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Oxidation und Reduktion

http://www.pc.chemie.uni-siegen.de/pcilversuche/

Metallgewinnung
Thermit-Reaktion
Verbrennung 2 Al + Fe,0; —2Fe +AlLO,

C+0, —2CO,

Korrosion
Auflosen von Metallen
4Fe+30, — 2Fe,0O4
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Erweiterung des Oxidationsbegriffs

27n+ 0, > 27Zn0O
Zn + 1/8 Sq > ZnS
Zn + 2 HCI > ZnCl, + H,

Elektronenabgabe = Oxidation

S Zn%t +2 ¢

“Bei der Verbrennung wird
Sauerstoff verbraucht ...”

Oxidation = Verbrennung mit O,

A. L. de Lavoisier
(1743 -1794 )
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Redox-Reaktion

v

Oxidation Zn Zn%* +2e-  2x

v

2 {02}

Reduktion O,+4e

Redox

Reduktionsmittel = Oxidationsmittel =
Elektronendonator Elektronenakzeptor



Experimentalvorlesung Anorganische Chemie Prof. Dr. Axel Schulz

Redoxreaktionen sind reversible

Oxidation

-2e’

Cu reversible Cuy2t

+2e

Reduktion

Oxidation = Elektronenabgabe
Reduktion = Elektronenaufnahme
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Reversible Redoxreaktion: Beispiel Eisen

Oxidation von Eisen
Rosten oder Verbrennen:
4Fe+30, —> 2Fe,0q

Reduktion zu Eisen
Hochofen-Prozel}:
Fe,O;+ 3 CO — 2Fe+3CO,

Thermit-Reaktion:
Fe,O; + 2 Al — 2Fe+AlLQO;
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Experiment

m Thermit Reaktion

Es wird ein Gemisch von 50g trockenem Eisen(lll)-oxid und 18g
feinem Aluminiumgrield hergestellt. Das vorbereitete Gemisch wird
auf ein Eisenblech angehaufelt. Das Eisenblech wird in ein Stativ
eingespannt. Unter das Blech wird eine grol3e Abdampfschale mit
Sand gestellt, um das geschmolzene Eisen aufzufangen. In die Mitte
des Gemisches wird eine kleine Vertiefung gedrickt, in die 3g des
Zundgemisches Bariumperoxid-Magnesiumpulver gegeben werden.
Darauf gibt man etwa 0,39 gepulvertes Kaliumpermanganat. Auf das
Kaliumpermanganat werden jetzt einige Tropfen Glycerin getropft.

Durch Zinden des Bariumperoxid-Magnesiumgemisches wird das
aluminothermische Gemisch zur Reaktion angeregt. Unter
Funkenspruhen

(Reichweite 1 bis 2m!) wird das Eisen(lll)-oxid durch Aluminium
reduziert.
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Reversible Redoxreaktionen: Wasserstoff

Water
Electrolysis

_ containing

IH-HI Water

Alle Redoxprozel3e sind reversible!
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Korrespondierende Redoxpaare

Redl — Ox1 + e- (Oxidation)
Ox2 + e —= Red?2 (Reduktion)
Redl + Ox2 — Red2 + Ox1 (Redoxreaktion)

Im Unterschied zur Saure-Base-Reaktion andern sich die Oxidationszahlen!
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Heterogen vs Homogene Redoxreaktion

homogen Fe2* ., + Ce* o) —= Ce* oy + F&¥* (som)

heterogen Zn, + Cu* ., =—= Cu *+ Zn* 4y,

Uberlagerung von Gleichgewichten

sauer  MnOj oy + 58 + 8 HYgy,y =—= Mn# + 4 H,0

(solv.)

neutral MnOy oy + 3€ +4 H' gy =— MnOy, +H,0

11
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Experimente

m Fe(ll) Oxidation mit MnO, im basischen Millieu.

Gibt man zu einer 1%igen KMnQ, - Losung 2M Natronlauge und fugt
dann eine Eisen(ll)salzldsung zu, entsteht braunschwarzes
Mangan(IV)-oxid.

m Fe(ll) Oxidation mit MnO, im saueren Millieu

Eine 1%ige KMnO, - Ldsung wird mit 2M Schwefelsaure angesauert
und mit einer frisch hergestellten Eisen(ll)-sulfatlosung versetzt. Die
violette Kaliumpermanganatlosung entfarbt sich. Mangan(ll)-lonen
sind farblos.
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Oxidationszahlen

B |[C |N |O |F 0
20 |25 |3.0 |35 |40 | 1€9—
Al |Si |P |S |cCI
15 (1.7 |21 |25 |3.0 | *

3+
N Al
Elektronegativitat

Molekdule:

+IV

0 =|c[= ol

] Elemente: Oxidationszahl = 0

IF|-  Einfache lonen:
— Oxidationszahl = Ladung

1. Lewis-Formel
2. Heterolytische Bindungsspaltung bei

unterschiedlichen Atomen bzw. homolytische
Bindungsspaltung bei gleichen Atomen

3. Formale Ladung = Oxidationszahl

Summe der Oxidationszahlen = Summe der Ladungen

13
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Aufstellen von Redox-Gleichungen

Reduktion Oxidation
Oxidationszahlen FeCl; — FeCl, 217 — |,
Elektronenausgleich FeCl;+ e~ — FeCl, 217 — |,+2¢€
Ladungsbilanz -1=>0 — Ag=+1 2—> -2 —> Ag=0
Ladungsausgleich FeCl;+e” — FeCl, + CI
Elektronenausgleich z=1 X2 z=2 x1
zwischen Red und Ox
Gesamte lonengleichung 2 FeCl; + 2 I — 2FeCl, +1,+2CI
Gesamte Stoffgleichung 2 FeCl; + 2 Kl — 2 FeCl, + 1, + 2 KCI

14
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Reaktion von Kupfer mit Salpetersaure

Gesamtgleichung:

Stoffgleichung:

0 +11
Oxidation: Cu — Cu?t+2e X3
+V +11

Reduktion: NO;+4 H*+3e” — NO+2H,0 x2

Summe der abgebenen Elektronen J

Summe der aufgenommenen Elektronen

3Cu+2NO;+8H* — 3Cu?*+2NO+4H,0
3Cu+2HNO;+6H" — 3Cu**+2NO+4H,0
6 NO, — 6 NO;

3Cu+8HNO, _, 3Cu(NO,),+2NO+4H,0

15
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Experiment

m Reaktion von Kupfer mit konz. Salpetersaure

Eine Kupferminze wird in konzentrierte HNO,; geworfen. Es ist
heftige Reaktion unter Bildung von nitrosen Gasen und einer blauen
Cu?*-L6sung zu beobachten.

16
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Argentum nitricum (AgNQO,) ist ein starkes Oxidationsmittel:
Hollenstein

Warze nach Veratzung mit Hollenstein Hollenstein
Bildguelle: Dermatologische Universitatsklinik Erlangen Bildquelle: Firma B. Braun
£

s
. ']

Tk e
4 .S," By

Stabchen aus
Silbernitrat + Kaliumnitrat
—

Entfernen wuchernden Gewebes
oder zum Veratzen von Warzen

17
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Elektrochemische Gleichgewichte

Fe(s) +H,O > ?

Zn(s) + Cuz+(so|v.)

Cu(s) T an+(so|v.)

|:e(s) + Cuz+(so|v.)

Cu(s) + I:e2+(solv.) J
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Experimente

m Natrium in Wasser

Ein Stick Natrium wird in Wasser geworfen, in dem an der
Oberflache ein Filterpapier schwimmt. Eine heftige reaktion mit
gelber Flamme ist zu beobachten, die manchmal zur Explosion
fahrt.

m Cu/Ag

Ein Kupferblech wird in eine 1M Silbernitratibsung getaucht.
Elementares Silber scheidet sich auf der Kupferoberflache ab.

m Fe/Cu

Ein Eisenblech wird in eine 10%ige Kupfer(ll)-sulfatiosung getaucht.
Das Eisenblech tberzieht sich mit rotbraunem, metallischem Kupfer.
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Experimente

m Zn/Cu

Ein Zinkblech wird in eine 10%ige Kupfer(ll)-sulfatibsung getaucht.
Das Zinkblech Uberzieht sich mit rotbraunem, metallischem Kupfer.

m Passivitat von Eisen gegentber Salpetersaure

In ein Reagenzglas werden Eisenspane gegeben und anschlie3end
konzentrierte Salpetersaure hinzugefugt. Es erfolgt keine Reaktion.
Die Eisenoberflache wird passiviert.

Nach Zugabe von Wasser kommt es zur Freisetzung von nitrosen
Gasen.

20
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Galvanische Elemente

m Redoxreaktion zwischen zwei Redoxpaaren Metalll/Metallkationl und

Metall2/Metall

kation2

m z.B. 1836 Das Daniell-Element (Zn/Zn?* und Cu/Cu?*)

m Die Spannung des galvanischen Elementes nennt man EMK

(Elektromotori

B

sche Kraft)

' John Frederic Daniell

(1790-1845)

ﬁ“'"“hn
= L =
. i i —
LB
= Nl
1
Zn cla—
— 7t

In — e+ Intt

Cudt 4 Zem—Cu
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Halbzelle

: Elektrode 1. Art

Oxidation

Reduktion

22
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Das Daniell-Element

1.1 Volt

Voltmeter

Salzbricke
Cations —

CuSO, +Zn —» Cu+ZnSO,

23
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Experiment

m Daniell-Element

In einem Becherglas befindet sich eine 1M ZnSO, - Losung mit
einem Zn-Blech. Im zweiten Becherglas befindet sich eine 1M
CuSO, - LOosung ,die aul3erdem ein Cu-Blech enthéalt. Zum Versuch
verbindet man mit Klemmen beide Bleche. Die ZnSO, und CuSQO,
Losungen werden mit einem in KNO3 getrankten Filterpapier( dient
als Stromschlissel) verbunden.

Es werden 1.1V erwartet.

24
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Unabhangig vom Anion

p .

Flow of Voltmeter
electrons

Salt bridge

Cathode

“\\\_,_nz__ = 4 '\\\\n\x _f_»_,..»-///
1.00 M Zn(NO3)2(aq) 1.00 M Cu(NO3)2(aq)

25
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Die Standardwasserstoffelektrode

2H,0"+2e —= H, +2H,0

— Wasserstoff, H,, 1.013 bar

E°=00V

Platin-Elektrode ——

T=298K

[H;0*] = 1M, pH = 0

26
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Kupfer ist edel, Zink ist unedel

Voltmeter

(1 M)

27
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Cu/Cu?*/[Ag/Ag*-Zelle

e Voltmeter

A

Salt bridge [KNO;(aq)]
K+

1.00 M Cu(NO3),(aq) 1.00 M AgNO5(aq)

28
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Elektrode 1. vs Elektrode 2. Art

Voltmeter

1.00 X 1073 M AgNO5(aq) 1.00 M KCI

- ! e P -

—

29
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Relative und absolute Spannung

+0.76 V

N &
7~

E°=0.00V
+0.35V

2H,0"+2e" =—= H,+2H,0 |1.11V 3.52V

Cu’*+2e <—= Cu 4 M °=+4+0.35V

0.46 V

30
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Elektrochemische Spannungsreihe

Reduzierte Form  Oxidierte Form +z e Standardpotential E°/V

Li Li* 1le -3.04

K K* 1le -2.92

Ba Ba2+ 2 e -2.90 Metalle mit negativem
- - - 013 Potential sind unedel
Fe Fed* 3e -0.04

H, + 2 H,O 2 H,0* 2e 0.0

Cu Cu?* 2¢€ +0.34

H,O O, + 4 H,O" 4e +1.23

PO +6H,0  PbO,+4HO" 2¢ +1.46 Metalle mit positiven
Au Au3t 3e +1.50 Potential sind edel
Mn?* + 12 H,0 MnO, + 8 H;0* 5¢° +1.51

2F F, 2e +2.87

Bezugselektrode - Standardwasserstoffelektrode

Nach steigendem Potential geordnet ergibt Spannungsreihe
31
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Experiment

m Versilbern einer Flasche

Zu etwa 150 ml 5%iger Silbernitratlosung gibt man so lange konz.
Ammoniaklosung hinzu, bis ein zunachst auftretender Niederschlag
wieder geldst ist. Dann fuigt man noch 4 Tropfen 2M Natronlauge
hinzu und gibt die Losung in eine Flasche, fligt noch 10%ige
Glucoselosung hinzu und erwarmt im Wasserbad. Nach ca.5-10min
entsteht ein Silbersiegel.

32
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Lokalelemente: Amalgamfullungen

Werden zwei verschiedene Metalle leitfahig
verbunden, bildet sich ein Lokalelement aus.
Gold < > Amalgam

Metalle im Amalgam: Sn, Cu, Ag, Hg

Sn — Sn?t+2e- E°=-0.14V
Hg — Hg?* +2e- E°=+0.85V
Sauerstoff

O, +4H* + 4e- <= 2H,0 °=+1.23V

Gold
Au — Au**+3e E°=+150V

Gold ist das edelste Metall, die Metalle im Amalgam sind unedler. Die Metalle im Amalgam werden
teilweise oxidiert und gehen in Lésung.
Dies geschieht vor allem mit dem unedelsten Metall, dem Zinn, aber auch die anderen Metalle der

Fullung, in kleinen Mengen auch Quecksilber, kdnnen in Losung gehen.
33
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Lokalelemente: Das Rosten

l_ Eisen vs Aluminum _l

Pordses Oxid Dichte Oxidschicht
vollstandige Bildung von Fe,O4 Passivierung

Bei Ausbildung eines Lokalelementes wird das jeweils
unedlere Metall vom Luftsauerstoff schneller oxidiert

JoSrehuse Univ Ulm: 3l 1998

Korrosion von Eisen sichtbar gemacht

durch K,[Fe(CN)g] blau 7n — 72+ + e E°=-0.76V
— 2+ 4 - °=_Q.
1. Cu/Fe Lokalelement . Fe — FeT+2e E°=-0.40V
2. Fe-Halbzelle Fe ~Fe
. - —_—> 2+ + _ ° . .
3. Fe/Zn-Lokalelement Cu . Cus + 2e E 0.35V
| zn» zn> 2H,0 <+ O,+4H*+4e E°=+1.23V

“Opferanode” Brucken, Rohre, Schiffe etc.

34
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Experiment

m Rosten von Nageln

100 ml NaCl - Lésung und 3 ml K5[Fe(CN)g] -Losung werden auf 3
Reagenzglaser verteilt und in je ein Glas wird ein Eisennagel
hinzugegeben. Die Nagel durfen nicht verzinkt sein und sollten
vorher abgeschmirgelt werden, um die Oxidschicht zu entfernen.
Einen Nagel leitend mit einem Kupferblech verbinden ,einen zweiten
mit Zink. Nach einigen Minuten bildet sich in der Umgebung des mit
Kupfer verbundenen Nagels eine Blaufarbung, spater auch am ,
freien" Nagel. An dem mit Zink verbundenen Nagel bleibt die
Blaufarbung aus.

35
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EMK: Elektromotorische Kraft

E, E, AE =EMK = E, - E,

Freie molare Enthalpie = Gbertragene Elektronen - Faradaykonstante - EMK

36
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Walther Hermann Nernst
(1864-1941)

Die Nernst-Gleichung

Konzentrationsabhangigkeit des Potentials

Mt +ze @ —= M
oxidierte Form reduzierte Form
[OX] [Red]

R = Gaskonstante
RT, [Ox] z = Ubertragene Ladungen
In F = Faraday-Konstante

E=E°+
zF [Red] +- Temperatur (K)

Fur Standardbedingungen

e _go, 006, [0
z [Red]

Fur Metalle gilt [Red] = 1

37
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Konzentrationskette

Cu/Cu?* 0.1M //Cu/Cu?* 0.01M
AE = E(Cu/Cu?* 0.01M) — E(Cu/Cu?* 0.1M)

= [E°(Cu/Cu?*) + 0.06V/2 log 0.1]
- [E°(Cu/Cu?*) + 0.06V/2 log 0.01]

= 0.06V/2 log (0.1/0.01)

= 0.03V

Kupfer _ Kupfer
Diaphragma

Cu2+ 24 1
Cu : Cu2+
Cu?t |
Cu2+ i Cu2+
1

Cu2+ Cu2+
0.1M 0.01M

Oxidation Reduktion
Cu = Cu?t+2e Cu?+2e »Cu

38
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Uberlagerung von Redoxgleichgewichten

m Komplexgleichgewichte (Fe?*/Fe%* + NaF; FeFy’;
Loslichkeit von Gold in Konigswasser, AuCl,")

m  Saure/Base (MnO,")

m Fallungsgleichgewichte (Ag/Ag* + I')

E = E°(Ag/Ag*)+0.06V log[Ag™]
E = E°(Ag/Ag*)+0.06V log (K /[I'])
= E°(Ag/Agl/Ag*) + 0.06V log (1/[17]
,Elektroden zweiter Art*
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pH-Abhangigkeit von Redoxpotentialen

2H,0"+2e —= H, +2H,0

Bei pH =0: [H;O*]=1M ~— E°=0.0V (Standardwasserstoffelektrode)

+12
E(H* Hy) =E°+ 2PV . 1g [H302 ]
2 [H20]7[H2]

E(H",H,) = +O'—§6v : |gu430+]2 = —0.06V -pH

— Bestimmung des pH-Wertes durch elektrochemische Zellen
40
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Quantitative Beschreibung von Redoxgleichgewichten

n, Red1l + n, Ox2

- [0 Red2]
~ [Red1]M[Ox2]"?

AE = E,-E,= AE®
[Ox1]"[Red2]"2
[Red1]"[Ox2]"2

= 0 = AE° -(2.303 RT/z,F) IgK*

-(RT/z,F) In

AE°z,F
2.303 RT

-|gK =pK=

4—

n, Red2 + n; Ox1

n, Redl <—= n,;Ox1+n,;z,e
n, Ox2 + n,z,e© +—— n,Red2

[Ox1]nt
[Red1]™

[Ox2]"2
[Red2]"?

E,=E;° + (RT/n;z,F) In

E, = E,° + (RT/n,z,F) In

*(z, =Nz = nyZ,)

41
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Anwendung elektrochemischer Prozesse

Kathode:
Reinkupfer-

m Elektrogravimetrie
m Cu, Pt, Zn (und Hg, Uberspannung)

m  Primarelemente (Leclanche-Element,
Zink/Kohle-Batterie)

m  Sekundarelemente (Bleiakkumulator)
m Brennstoffelemente (Knallgaszelle)
m Elektrolyse (Chloralkalielektrolyse)

'L Restsauerstoff (0.) u.
Restgas (H,) Wasserdampf (H,0)
——
—
Brenngas (H.) Lufisauerstoff (0.}

Anode Kathode
Elcktrolyt

)
& 04 volt
4 kA

abgeschiedenes
Reinkupfer

2+

Kupfer-
sulfatldsung

Isolierhiilse mit

Bodenscheibe —+ j'-_-.

Zinkbecher — -

Anodenschlamm:

Pappscheibe

Kohlestift

— Heilbitumen

Abdecknapf

=— Braunstein-
masse

42
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Batterien

Der Blei-Akku

Pb) + SO,#

z PbSO4(S) + 26'

PbO, + SO,2 +4H +2e +== PbSO,+2H,0

Pb) + PbO,g + 2 H,S0,

Li-lonen Batterie im Herzschrittmacher |

Entladen
z 2 PbSO4(S) + 2 HZO

Laden

Discharge

o=
Discharge
Charge \ _ r(‘hurgc
g ‘, (o 3 >

Pb anode

H,S0,(aq)

43
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Atmungskette ohne Enzym

Knallgasreaktion 2 H,+ 0, — 2 H,0

2H,0"+2e =—= H,+2H,0 O,+2H,0+4e =—= 40H"

Bei pH = 0: E°=0.0V BeipH=14: E°=+1.24V

Bei pH =7: E=0-006V 7 BeipH=7: E=124-0.06V 7
E=-042V E=+0.82V

- AE=0.82-042V =124V

AG° =-z-F - AE = -239 kJ/mol

44
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Atmungskette mit Enzymen

Die Atmungskette bildet den Abschlul3 der biochemischen Energiegewinnung. Als Oxidationsmittel dient
letztlich Sauerstoff. Die Energie wird als ATP, also in einer biochemisch verwertbaren Form gewonnen.

NADH + H*
G i > e G PO o B o o
NAD*

NADH- Cyto- Cyto-
Dehydrogenase chrom ¢ chrom-
Oxidase
E°(V)=-0.32 -0.22 +0.11 +0.25 +0.82
AE=+1.14V

Die Wasserstoff-Oxidation erfolgt in der Atmungskette tber eine Kaskade verschiedener Redox-Systeme,
ausgehend vom Coenzym NADH. Dadurch kann die freiwerdende Energie chemisch gespeichert werden.
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Energiebilanz der Atmungskette

NADH + H*
Atmungskette

NAD*

Atmungskette (theoretisch): AE=+1.14V AG® = -220 kJ/mol

Durch den ATP-Synthase Komplex werden 3 ATP-Molekiile je NADH gebildet

1 Mol ATP (ATP —> ADP + P) AG® = -30.5 kJ/mol

3 Mol ATP AG° =-91.5 kJ/mol

Gesamt-Energieausbeute: 91.5/220.0=41.6 %
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Redox- vs. Saure-Base-Reaktion

Ubertragung von
Donator
Akzeptor
Donor-Starke

Gleichung

Redox-Reaktion
Elektronen
Reduktionsmittel
Oxidationsmittel
Potential (E bzw. E°)

Nernst

RT In [Ox]
zF  [Red]

E=E°+

Saure-Base-Reaktion

Protonen

Saure

Base

PH bzw. pK,

Henderson-Hasselbalch
[A]

H=pK,+Ilg——
P PRs g[HA]
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