
10. Gleichgewichtselektrochemie
Fast alles bleibt wie gehabt, nur die Aktivitäten werden schnell (ab 10-3 

mol/l) ungleich 1

10.1. Definitionen
Def.: Die Standardbildungsenthalpie ∆BHӨ und die Freie 

Standardbildungsenthalpie ∆BGӨ des Wasserstoffions in Wasser ist 
definitionsgemäß Null:

∆BHӨ (H+, aq) = ∆BGӨ (H+, aq) = 0 bei beliebiger Temperatur

Def.: Die Standardbildungsentropie SӨ des Wasserstoffions in Wasser 
ist definitionsgemäß Null:
SӨ (H+, aq) = 0

Def.: Der mittlere Aktivitätskoeffizient
γ± = (γ+γ-)1/2 beschreibt die Abweichung eines (1,1)-Elektrolyten vom 
idealen Verhalten.
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Damit wird die gesamte molare Freie Enthalpie und das 
chemische Potential einer elektrisch neutralen Lösung mit den 
Kationen M+ (mit µ+) und den Anionen A- (mit µ-) zu

Gm = µ+ + µ- = µ+
id + µ-

id + RTlnγ+ + RTlnγ- = µ+
id + µ-

id + RTlnγ+γ-

und  µ+ = µ+
id + RTlnγ±

µ- = µ-
id + RTlnγ±

Def.: Eine Substanz MpXq mit p Kationen und q Anionen hat nach 
Auflösung die gesamte molare Freie Enthalpie
Gm = pµ+ + qµ- = Gm

id + pRTlnγ+ + qRTlnγ-

Mit dem mittleren Aktivitätskoeffizienten
γ± = (γ+

p γ-
q)1/s mit s = p + q hat dann jedes Ion ein chemisches 

Potential von
µi = µi

id + RTlnγ±
2



10.2. Leifähigkeit von Elektrolytlösungen
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10.2.1. Definitionen

Def.: Unter der Leitfähigkeit einer Lösung versteht man den 
Kehrwert ihres elektrischen Widerstands R.

Def.: Die spezifische Leitfähigkeit κ einer Substanz ist der 
Kehrwert ihres spezifischen Widerstands: 

Def.: Die Größe

λm = κ/c 
mit 
κ = spezifische Leitfähigkeit und
c  = molare Konzentration des Elektrolyten
nennt man molare Leitfähigkeit. 
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10.2.2. Starke Elektrolyte
Def.: Unter starken Elektrolyten versteht man Substanzen, die in 

Lösung vollständig dissoziiert sind. Bei ihnen ist die Zahl der 
Ionen in Lösung proportional zur Konzentration des 
zugesetzten Elektrolyten.

Anmerkung: LiCl ist beispielsweise in Wasser ein starker 
Elektrolyt, in Propanon aber ein schwacher.

Satz: Die molaren Leitfähigkeiten von starken Elektrolyten (bei 
kleinen Konzentrationen)  hängen von der Wurzel der 
Konzentration des Elektrolyten ab:

Λm = λm
0  - K c1/2 (≡ Kohlrauschs Quadratwurzelgesetz)

mit λm
0 = molare Grenzleitfähigkeit (molare Leitfähigkeit bei 

unendlicher Verdünnung)
K = Konstante (hauptsächlich abhängig von der 

Zusammensetzung (1,1) oder (1,2) etc.) 5
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Friedrich Wilhelm Georg Kohlrausch (1840 – 1910)
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Satz: Das Gesetz der unabhängigen Ionenwanderung besagt, 
dass λm

0  als Summe von Beiträgen der einzelnen Ionensorten 
geschrieben werden kann:

λm
0 = ν+λ+ + ν-λ- = ν+λm,+

0 + ν−λm,-
0

mit den molaren Grenzleitfähigkeiten der Kationen λm,+
0  und der 

Anionen λm,-
0 und ν+ und ν- der Zahl an Kationen und Anionen 

pro Formeleinheit (ν+ = ν- = 1 für HCl, NaCl, CuSO4(!), aber ν+ = 
1 und ν- = 2 für MgCl2).

8

Also: bei unendlicher Verdünnung bewegen sich die Ionen 
unabhängig voneinander!



9



10.2.3. Schwache Elektrolyte

Def.: Unter schwachen Elektrolyten versteht man Substanzen, die 
in Lösung nicht vollständig dissoziiert sind. 

Def.: Der Dissoziationsgrad α eines Elektrolyten ist so definiert, 
dass im Gleichgewicht für die Konzentration einer Säure HA 
gilt:

[H3O+] = αc, [A-] = αc, [HA] = (1 – α)c

Satz: Sei λm
0 die molare Grenzleitfähigkeit eines Elektrolyten, α

der Dissoziationsgrad und damit die molare Leitfähigkeit λm = 
αλm

0 und Ks die Säurekonstante des Systems. Dann ist

das Ostwaldsche Verdünnungsgesetz. 10
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Wilhelm Friedrich Ostwald
(russisch Ви́льгельм Фри́дрих О�ствальд; * 
21. Augustjul./ 2. September 1853greg - 1932 in 
Leipzig)
1909 Nobelpreis für Chemie für seine Arbeiten 
über die Katalyse sowie seine Untersuchungen 
über Gleichgewichtsverhältnisse und 
Reaktionsgeschwindigkeiten.

Die Zeitschrift für Physikalische Chemie ist eine Fachzeitschrift für physikalische 
Chemie, die 1887 von Wilhelm Ostwald und Jacobus Henricus van 't Hoff als 
Zeitschrift für physikalische Chemie, Stöchiometrie und Verwandtschaftslehre
gegründet wurde.
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Grabstätte in Großbothen und „Haus Energie“



10.2.4. Ionenbeweglichkeit
Warum besitzen unterschiedliche Ionen unterschiedliche molare 

Leitfähigkeiten?
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Satz: Der Reibungskoeffizient f für ein sphärisches Molekül mit 
dem Radius a in einem Lösungsmittel der Viskosität η 
errechnet sich nach der Stokesschen Beziehung:

f = 6πηa

Satz: Der Molekülradius a in der Stokesschen Beziehung muss im 
Fall von Ionen durch den hydrodynamischen Radius („Stokes 
Radius“) des Ions ersetzt werden. Das ist sein effektiver 
Radius in Lösung, der die Solvathülle des Ions berücksichtigt.
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Satz: Die große molare Leitfähigkeit des Protons wird mit dem 
Grotthuß-Mechanismus erklärt: demnach findet keine reale 
Bewegung von Protonen durch die Lösung statt, sondern eine 
Umlagerung in einer Kette von Wassermolekülen, die den 
Transport der Ladung bewirkt.
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Theodor von Grotthuß (1785 – 1822)

Sir George Gabriel Stokes (1819 – 1903)

Lucasischer Professor der Mathematik 
Präsident der Royal Society
Member of Parliament für die Universität
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Def.: Die Größe u = ze/6πηa, die die Proportionalitätskonstante 
in der Beziehung zwischen Driftgeschwindigkeit und 
elektrischem Feld bildet, nennt man Beweglichkeit des Ions.

Satz: Bei unendlicher Verdünnung besteht zwischen der molaren 
Leitfähigkeit einer Lösung und den Beweglichkeiten der in ihr 
enthaltenen Ionen die Beziehung: 
λm

0 = (z+u+ν+ + z-u-ν-)F
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10.2.5. Überführungszahlen

Def.: Die Überführungszahl t± ist definiert als der Bruchteil des 
gesamten elektrischen Stromes, der von einer bestimmten Sorte 
Ionen transportiert wird. Sind in einer Lösung zwei Sorten von 
Ionen vorhanden, so sind die Überführungszahlen des Kations (t+) 
und des Anions (t-) 
t± = I ±/I

wobei I der gesamte durch die Lösung geflossene Strom ist und I ± der 
durch das Kation (I+) bzw. Anion (I-) transportierte Strom. 

Folgerung: offensichtlich ist

t+ + t- = 1

Def.: Mit t±
0 werden die Überführungszahlen bei unendlicher 

Verdünnung bezeichnet. 
20



Überführungszahlen lassen sich unabhängig für verschiedene 
Ionen messen  Ionenleitfähigkeiten und die Beweglichkeit 
von Ionen lassen sich bestimmen ( Hittorfsche Methode)
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Johann Wilhelm Hittorf (1824 – 1914) 
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10.3. Die Debye-Hückel-Theorie (1923)

23

Peter Debye (Taufname Petrus Josephus 
Wilhelmus, 1884 – 1966), Nobelpreis 1936 „für 
seine Beiträge zu unserer Kenntnis der 
Molekularstrukturen durch seine Forschungen 
über Dipolmomente (Debye-Gleichung), über 
Beugung der Röntgenstrahlen und Elektronen 
in Gasen“

Erich Armand Arthur Joseph Hückel (1896 –
1980) (verheiratet mit Annemarie Zsigmondy, 
Tochter von Richard Zsigmondy)



10.3.1. qualitativ

In Elektrolytlösungen sind hauptsächlich die 
Coulombwechselwirkungen zwischen den Ionen für die 
Abweichung vom idealen Verhalten verantwortlich 
(entgegengesetzt geladene Ionen ziehen sich an…!).
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Die Lösung ist insgesamt elektrisch neutral, es befindet sich lediglich 
im zeitlichen Mittel in der lokalen Umgebung eines bestimmten Ions 
ein Überschuß entgegengesetzt geladener Gegenionen. Diese 
geometrische Ordnung nennt man Ionenwolke.



Das chemische Potential eines gegebenen Ions wird durch die 
elektrostatische Wechselwirkung mit der Ionenwolke 
herabgesetzt (energieärmer, G = Gid + RTlnγ±)

Def.: Die Größe I = ½Σzi
2 mi/mӨ bezeichnet man als Ionenstärke 

der Lösung. Darin sind zi die Ladungen der Ionen und die mi
ihre Molalitäten.

Satz: Debye-Hückelsches Grenzgesetz:
Für sehr kleine Konzentrationen beträgt der Logarithmus des 

mittleren Aktivitätskoeffizienten

logγ± = -ǀz+z-ǀAI1/2 

mit A = f(ε,T) allgemein, A = 0.509 für Wasser bei 298 K und den 
Bezeichnungen von oben. 
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10.3.2. quantitativ

Zunächst Lösung mit freien Ionen ohne Coulomb-
Wechselwirkung, dann mit.

Die Differenz der chemischen Potentiale zwischen idealer und 
realer Lösung ist die Aufladearbeit we

a) räumliche Verteilung der Ionen
b) Aufladearbeit für das von der Wolke umgebene Zentralion
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Satz: Ist die Ionenstärke so hoch, dass das Grenzgesetz nicht 
mehr gültig ist, kann man die Aktivitätskoeffizienten mit Hilfe 
der erweiterten Debye-Hückel-Theorie berechnen:

logγ± = (-ǀz+z-ǀAI1/2)/(1 + BI1/2)

Noch einen Schritt weiter geht C. W. Davies (1938):

logγ± = (-ǀz+z-ǀAI1/2)/(1 + BI1/2) + CI

28
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J. Chem. Soc. (resumed) 1938, 2093 - 2098 
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10.3.3. Debye-Hückel-Onsager-Theorie (1927)

31

Lars Onsager (1903 – 1976)
1968 Nobelpreis für Chemie für „die 
Entdeckung der nach ihm benannten 
wechselseitigen Beziehungen, welche 
grundlegend für die Thermodynamik der 
irreversiblen Prozesse sind“ (Onsagersche
Reziprozitätsbeziehungen)



Relaxationseffekt: die Ionenwolke ist nicht mehr sphärisch, 
sondern verzerrt im elektrischen Feld  Hülle wird 
„hinterhergezogen“  Ladungszentrum der Hülle hinter dem 
Ion  wegen entgegengesetzter Ladung kommt es zu einer 
Verzögerung der Bewegung in Richtung der Elektrode

Elektrophoretischer Effekt: Verstärkung dieses Reibungseffektes 
dadurch, dass die Ionen der Ionenwolke mit ihren 
Hydrathüllen in entgegengesetzter Richtung wie das 
Zentralion mit seiner Hydrathülle wandern
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10.4. Elektrochemische Zellen

10.4.1. Begriffe

Def.: Eine elektrochemische Zelle besteht aus zwei Elektroden, 
die mit einem Elektrolyten (s.o.) in Kontakt stehen. Elektrode 
und Elektrolyt bilden den Elektrodenraum (oder die 
Elektrodenkammer).

34
Metall/Metallion        Metall/unlösliches Salz    Gaselektrode               Redoxelektrode



10.4.2. Elektrodenreaktionen

Def.: (altbekannt!) Bei einer Redoxreaktion werden Elektronen 
von einer Spezies auf eine andere übertragen. Das 
Reduktionsmittel ist dabei der Elektronendonor, das 
Oxidationsmittel der Elektronenakzeptor.

Satz: Jede Redoxreaktion kann als Differenz zweier als 
Reduktionen geschriebener Halbreaktionen geschrieben 
werden.

Def.: (auch altbekannt?!) Reduzierte und oxidierte Spezies jeder 
Halbreaktion bilden jeweils ein Redoxpaar mit der 
Bezeichnung OxǀRed.
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Die Halbreaktion eines verallgemeinerten Redoxpaares ist also:

Ox + νe-  Red

Die Zusammensetzung in einem Elektrodenraum wird häufig mit 
Hilfe des Reaktionsquotienten Q angegeben (Elektronen 
werden nicht berücksichtigt und die Aktivitäten der reinen 
Metalle sind 1).

Oxidation und Reduktion laufen räumlich voneinander getrennt 
ab:
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Def.: Das A und O der Elektrochemie:
An der Anode wird oxidiert!

(Die Elektrode, an der die Reduktion stattfindet, heißt Kathode.)

Daher: 
Anodenreaktion (Oxidation): Red1  Ox1 + νe-

Kathodenreaktion (Reduktion): Ox2 + νe-  Red2
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10.4.3. Elektrodentypen

a) Eine Metall/Metallionenelektrode besteht aus einem Metall und 
einer Lösung eines seiner Salze
Symbol: MǀM+(aq)
mit M = Metall und 
ǀ = Phasengrenzfläche
Reihenfolge: RedǀOx

b) In einer Gaselektrode befindet sich ein Gas im Gleichgewicht mit 
einer Lösung seiner Ionen in Anwesenheit eines Inertmetalls (meist 
Platin, das als Elektronenreservoir dient ohne an der Reaktion 
teilzunehmen)

Bsp.: Wasserstoffelektrode
PtǀH2(g)ǀH+(aq)

als Kathode geschaltet:
2 H+(aq) + 2 e-  H2(g) 38



c) Eine Metall/Salz-Elektrode besteht aus einem Metall M, 
umgeben von einer Schicht des unlöslichen Salzes MX, 
eingetaucht in eine Lösung, die X- -Ionen enthält
Symbol: MǀMXǀX-(aq)

Bsp.: Silber/Silberchlorid-Elektrode:
AgǀAgClǀCl-(aq)
mit dem Reduktionsschritt
AgCl (s) + e- Ag(s) + Cl-(aq)

d) Redoxelektroden nennt man normalerweise solche, bei denen 
eine Spezies in zwei Oxidationsstufen in Lösung vorliegt.
Symbol: MǀRed, Ox

Bsp.: Fe3+(aq) + e-  Fe2+(aq) 
Ptǀ Fe2+(aq), Fe3+(aq) 
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10.4.4. Zelltypen

a) Def.: Eine galvanische Zelle ist eine elektrochemische Zelle, die 
aufgrund einer in ihr spontan ablaufenden Reaktion Strom 
liefert.
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b) Def.: In einer elektrolytischen Zelle wird eine Reaktion, die 
freiwillig nicht in der gewünschten Richtung ablaufen würde, 
mit Hilfe einer äußeren Stromquelle erzwungen.

41



c) Def.: Im Daniell-Element verwenden die Elektroden (Zink und 
Kupfer) unterschiedliche Elektrolyte (Zinksulfat- und 
Kupfersulfatlösung). 

Schreibweise: Zn(s)ǀZnSO4(aq)⁞CuSO4(aq)ǀCu(s)
mit ⁞ = flüssig/flüssig Phasengrenzfläche

42
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John Frederic Daniell (1790 – 1845)
Daniell war Freund und Verehrer von Michael 
Faraday; er widmete ihm sein 1839 
erschienenes Buch „Introduction to the Study 
of Chemical Philosophy“. 



Def.: Befinden sich zwei Elektrolytlösungen in Kontakt, tritt 
entlang der Grenzfläche eine zusätzliche Potentialdifferenz 
auf, das Diffusionspotential (oder die Diffusionsspannung) ED. 
Man kann die Diffusionspotentiale (die von den 
Überführungszahlen und den Aktivitäten abhängen) 
experimentell weitgehend ausschalten, indem man zwischen 
die beiden Halbzellen eine sogenannte Salzbrücke einbaut. 

In ihr befindet sich in großer Konzentration ein Elektrolyt mit t± ≈
0.5 (z.B. KCl). Dieser hat an beiden Phasengrenzen sehr kleine 
Diffusionspotentiale, die sich zudem noch weitgehend 
kompensieren können.

Schreibweise: Zn(s)ǀZnSO4(aq)‖CuSO4(aq)ǀCu(s)
mit ‖ = Grenzfläche, bei der die Diffusionsspannung (bspw. durch 

eine Salzbrücke) eliminiert wurde

44
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d) Def.: In Elektrolyt-Konzentrationszellen sind beide Elektroden 
identisch, nur besitzen die Elektrolyte der beiden Halbzellen 
unterschiedliche Konzentrationen.

Schreibweise: 
PtǀH2(g)ǀHCl(aq,m1)‖HCl(aq,m2)ǀH2(g)ǀPt
(Anm.: Das Diffusionspotential tritt bspw. auch beim Kontakt 

zweier unterschiedlich konzentrierter Salzsäurelösungen auf.)

e) Def.: Bei Elektroden-Konzentrationszellen besitzen die 
Elektroden unterschiedliche Konzentrationen, z.B. 
Gaselektroden, die bei unterschiedlichen Drücken arbeiten 
oder Amalgame (M in Hg) mit unterschiedlicher 
Konzentration. 
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10.4.5. Die Zellreaktion

Def.: Der in einer galvanischen Zelle erzeugte Strom stammt aus 
einer freiwillig ablaufenden Zellreaktion. Diese chemische 
Reaktion wird formuliert unter der Annahme, dass die rechte 
Elektrode als Kathode geschaltet ist.

Formalismus:

1) Halbreaktion auf der rechten Seite als Reduktion schreiben
2) Halbreaktion auf der linken Seite als Reduktion schreiben
3) 1) – 2), also Rechts – Links Zellreaktion

Def.: Die Zellsymbole werden entsprechend diesem Aufbau 
notiert:

RedlǀOxl‖OxrǀRedr 47



10.4.6. Die Zellspannung, Nernstsche Gleichung

∆RG = - νFE

mit E = Gleichgewichtszellspannung (früher elektromotorische 
Kraft EMK)
∆RG = Freie Enthalpie der Zellreaktion

Man misst E unter stromlosen Bedingungen, indem man durch 
eine externe Spannungsquelle die Zellspannung nach 
Einstellung aller Gleichgewichte kompensiert.

 Verbindung zwischen elektrochemischen Messungen und 
thermodynamischen Eigenschaften!

48
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E hängt natürlich von den Aktivitäten ab!

Def.: Das Standardzellpotential EӨ ist definiert als die Freie 
Standardreaktionsenthalpie der Zellreaktion ausgedrückt in 
Form eines Potentials (also in V):

EӨ = -∆RG Ө/νF

Satz: Die Abhängigkeit des Zellpotentials von der 
Zusammensetzung ist gegeben durch die Nernstsche
Gleichung:

E = EӨ – (RT/νF)lnQ

50



Besonders wichtig:

Hat sich für die Zellreaktion das Gleichgewicht eingestellt (Q = K, 
E = 0)

 νFEӨ/RT = lnK

Also: aus Standardzellpotentialen (messbar) 
Gleichgewichtskonstanten ausrechnen! 
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10.4.7. Standard-Elektrodenpotentiale

Def.: Die Standard-Wasserstoffelektrode (SHE = standard
hydrogen electrode)

PtǀH2(g)ǀH+(aq)  erhält definitionsgemäß das 
Standardelektrodenpotential EӨ = 0 V

Def.: Das Standard-Elektrodenpotential eines beliebigen Redox-
Paares erhält man durch den Aufbau einer Zelle, deren rechte 
Seite die Elektrode mit unbekanntem Potential und deren 
linke Seite die Standard-Wasserstoffelektrode ist.
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10.4.8. (einige) Anwendungen der Standardpotentiale

a) Die elektrochemische Spannungsreihe

Def.: In der elektrochemischen Spannungsreihe der Elemente 
sind die Redoxpaare nach ihrer reduzierenden Wirkung 
geordnet

… niedrig reduziert hoch

Merkspruch für die Spannungsreihe ausgewählter Elemente:

Kaiser Napoleon mag alle zackigen Soldaten – Blei haben 
cubanische Agenten auch (K – Na – Mg – Al – Zn – Sn – Pb – H 
– Cu – Ag – Au)

53



z.B. aus
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> 2600 Seiten Daten, Formeln Zahlen etc.
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b) Löslichkeitskonstanten (Löslichkeitsprodukte)

c) pH-Wert und pH-Elektroden

 Sinkt der pH-Wert um eins, steigt das Elektrodenpotential um 
59 mV.
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d) Thermodynamische Funktionen aus der Messung des 
Zellpotentials

e) könnte potentiometrische Titration sein 
f) könnte Energiewandlung in lebenden Zellen sein (ATP, 

Glycolyse, Atmungskette, oxidative Phosphorylierung etc.)
g) könnten Batterien und Brennstoffzellen sein
h) könnte die λ-Sonde sein

62



E15 - Potentiometrie
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