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Redox-Reaktionen sind Elektronenübergangsreaktionen

Ein Teilchen kann nur ein Elektron abgeben, wenn ein anderes Teilchen 
dieses aufnimmt.

Oxidation: 2I- I2 + 2e-

Reduktion: Br2 + 2e- 2Br-

Redox: 2I- + Br2 I2 + 2Br-

Teilchenpaare bezeichnet man als Redoxpaar

1. Redoxreaktionen

Redox-Paar 1

Redox-Paar 2



1. Redoxreaktionen - Donator-Akzeptor-Prinzip
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Säure/Base-Reaktion Redoxreaktion

Protonen Art der Übertragenen Teilchen Elektronen

Säure-Base-Paare
HA/A- ; B/HB+ korrespondierende Paare

Redoxpaare
Ox1/Red1; Ox2/Red2

Säure(HA)
Protonenabgabe
HA ----> H+ + A-

Donator
Teilreaktion: Donatorreaktion

Reduktionsmittel (Red)
Elektronenabgabe (Oxidation)

Red ----> Ox + z e-

Zn ----> Zn+ + 2 e-

Base(B)
Protonenaufnahme

B + H+ ----> HB+

Akzeptor
Teilreaktion: Akzeptorreaktion

Oxidationsmittel (Ox)
Elektronenaufnahme

Ox + z e- ----> Red
Cu2+ + 2 e- ----> Cu

Säure-Base-Gleichgewicht
HA + B              A- + HB+ Donator-Akzeptor- Reaktion

Redoxgleichgewicht
Ox1 + Red2 ----> Red1 + Ox2

Ag + Fe3+ Ag+ + Fe2+

Autoprotolyse
2H2O - OH + H3O+

Donator-Akzeptor- Reaktion 
zwischen gleichen Teilchen

Disproportionierung
2Cu+ ----> Cu + Cu2+

pH- bzw. pKS - Wert Quantitative Beschreibung Potential 𝐸 bzw.𝐸0
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1. Elemente immer OZ = 0

2. Metalle haben eine positive OZ

3. Wasserstoff hat die OZ +I (außer 
in Metallhydriden –I)

4. Sauerstoff hat die OZ +II (außer 
in Peroxiden und  in OF2)

5. Bei Verbindungen ist die Summe 
der OZ aller Atome = 0

6. Bei Ionen ist die Summe der OZ 
aller Atome = Ionenladung

1. Redoxreaktionen

https://de.wikipedia.org/wiki/Periodensystem#/media/Datei:Periodensystem_Einfach.svg



1. Redoxreaktionen – Beispiel 1
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Vermischt man eine angesäuerte Eisen(II)-sulfat-Lsg. mit einer Lsg.
orangenem Kaliumdichromats (K2Cr2O7), entsteht bei Erhitzen eine grüne
Lsg. mit Cr(III)-Ionen, außerdem sind Fe(III)-Ionen nachweisbar. Stelle für die
Reaktion eine Reaktionsgleichung auf.



Vermischt man eine angesäuerte Eisen(II)-sulfat-Lsg. mit einer Lsg.
orangenem Kaliumdichromats (K2Cr2O7), entsteht bei Erhitzen eine grüne
Lsg. mit Cr(III)-Ionen, außerdem sind Fe(III)-Ionen nachweisbar. Stelle für die
Reaktion eine Reaktionsgleichung auf.

(K2Cr2O7) Fe2+(SO4)-2

1. Redoxreaktionen – Beispiel 1
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+I      +VI  -II +II         +VI  -II

Cr(III)-Ionen

Reduktion Oxidation

Fe(III)-Ionen



1. Redoxreaktionen – Beispiel 1
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Ox.: Fe2+
(aq) Fe3+

(aq) + e-

Red.: (Cr2O7)2-
(aq) + 6e- + H+

(aq) 2Cr3+
(aq) + H2O

+VI    -II +III +I     -II



1. Redoxreaktionen – Beispiel 1
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Ox.: Fe2+
(aq) Fe3+

(aq) + e- |∙ 6

Red.: (Cr2O7)2-
(aq) + 6e- + 14H+

(aq) 2Cr3+
(aq) + 7H2O |∙ 1

6Fe2+
(aq) + (Cr2O7)2-

(aq) + 6e- + 14H+
(aq) 6Fe3+

(aq) + 2Cr3+
(aq) + 7H2O

+VI    -II +III +I     -II



1. Redoxreaktionen – Beispiel 2
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Zu einer violetten Kaliumpermanganat-Lsg. wird eine alkalische 
Natriumsulfit-Lsg. gegeben. Man beobachtet eine farbliche Änderung zu 
einer grünen Lsg., es lassen sich Manganat(VI)-und Sulfat-Ionen 
nachweisen. Stelle für die Reaktion eine Reaktionsgleichung auf.



1. Redoxreaktionen – Beispiel 2
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Zu einer violetten Kaliumpermanganat-Lsg. wird eine alkalische
Natriumsulfit-Lsg. gegeben. Man beobachtet eine farbliche Änderung zu 
einer grünen Lsg., es lassen sich Manganat(VI)-und Sulfat-Ionen 
nachweisen. Stelle für die Reaktion eine Reaktionsgleichung auf.

KMnO4 Na2(SO3)

Mn(VI)-Ionen

Reduktion

(SO4)2--Ionen

Oxidation

+I  +VII     -II +I       +IV -II
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Red.: (MnO4)-
(aq) + e- (MnO4)2-

(aq)

Ox.: (SO3)2-
(aq) + -OH (aq) (SO4)2-

(aq) + 2e- + H2O
+IV   -II

+VII      -II +VI     -II

1. Redoxreaktionen – Beispiel 2

+VI  -II
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Red.: (MnO4)-
(aq) + e- (MnO4)2-

(aq) |∙ 2

Ox.: (SO3)2-
(aq) + 2-OH (aq) (SO4)2-

(aq) + 2e- + H2O |∙ 1

2 (MnO4)-
(aq) + (SO3)2-

(aq) + 2-OH (MnO4)2-
(aq) + (SO4)2-

(aq) + H2O

+IV   -II

+VII      -II +VI     -II

1. Redoxreaktionen – Beispiel 2

+VI  -II
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• Metalle haben das Bestreben in Lösung zu 
gehen, dieses nennt man Lösungstension.

• Metallkationen gehen in Lösung und 
Elektronen bleiben an der Elektrode zurück.
→ elektrochemische Doppelschicht entsteht.

• Gleichzeitig nehmen Me+- Ionen aus der 
Lösung e- auf.
→ elektrochemisches Gleichgewicht

𝑀𝑒z+ + 𝑧𝑒− Me0

• Die Lage des Gleichgewichts ist nicht nur 
abhängig vom Metall, sondern auch von der 
Ionenkonzentration und der Temperatur. (Le-
Chatelier)

2. Elektrodenpotential



3. Galvanische Zelle
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• Eine galvanische Zelle besteht 
aus 2 Halbzellen mit 
unterschiedl. Redoxpaaren.

• Zwischen den Halbezellen lässt 
sich eine Spannung messen, 
man nennt diese Zellspannung

• Minuspol: 
Elektronendonor(Anode)

• Pluspol: Elektronenakzeptor 
(Kathode)

• Durch das Diaphragma wird 
das Durchmischen der 
Lösungen in den Halbzellen 
verhindert.



4. Berechnung der Zellspannung
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Potential einer Elektrode ist nicht messbar, aber die Spannung (U) 
zwischen 2 Elektroden ≙ Potentialdifferenz.

Standard-Wasserstoff-Halbzelle ist die Bezugsgröße (𝑈𝐻
0):

Ordnet man die gemessenen Potentiale d. Halbzellen im Vgl. zur 
Standard-Wasserstoff-Halbzelle → elektrochemische Spannungsreihe

Durch die 𝐸0 lässt sich die Lage des Gleichgewichts vorhersagen.

Ox.: 2I- I2 + 2e- |E0= 0,53 V

Red.: 2Fe3+ + 2e- 2 Fe2+ |E0= 0,77V
Redox: 2I- + 2Fe3+ I2 + 2Fe2+

Zellspannung: 𝑈 = ∆𝐸 = 𝐸0(𝐴𝑘𝑧𝑒𝑝𝑡𝑜𝑟) − 𝐸0(𝐷𝑜𝑛𝑎𝑡𝑜𝑟)

Redoxpaar
ox. Form             red. Form

𝑬𝟎

in V

Li+ Li -3,04

Na+ Na -2,71

Zn2+ Zn -0,76

Fe2+ Fe -0,44

H+ H2 0

Cu2+ Cu 0,34

I2 I- 0,62

Ag+             Ag 0,80

Cl2 Cl- 1,36



4. Berechnung der Zellspannung - NERNSTsche Gleichung
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Das Elektronenpotenzial ist auch von der Konzentration abhängig.

Den Zusammenhang zwischen Elektrodenpotenzial und Ionenkonzentration 
einer Halbzelle:

𝐸 = 𝐸0 +
0,059𝑉

𝑧
log

𝑐 𝑂𝑥

𝑐 𝑅𝑒𝑑

Bei Metallhalbzellen ist die Konzentration des Metalls in der Elektrode 
konstant: 𝑐 𝑀𝑒 = const. = 1

𝐸 = 𝐸0 +
0,059𝑉

𝑧
log 𝑐 𝑀𝑒z+
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4. Berechnung der Zellspannung
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𝐸 = ∆𝐸0 +
0,059𝑉

𝑧
log

𝑐 𝑂𝑥

𝑐 𝑅𝑒𝑑

𝐸 = 0 +
0,059𝑉

1
log

𝑐 0,1

𝑐 0,001

𝐸 =
0,059𝑉

1
log 100

𝐸 =
0,059𝑉

1
∗ 2

Akzeptor
Donor

4. Berechnung der Zellspannung
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Sind an der chemischen Reaktion einer Halbzelle Protonen beteiligt, so ist 
das Redoxpotential der Halbzelle pH-Wert abhängig!

Bsp.:
Eine Halbzelle einer Kaliumpermanganat-Lsg. hat die Konzentration 
c(MnO4)= 0,2 mol∙l-1 und c(Mn2+)= 0,2 mol∙l-1. Welches Potenzial hat die 
Zelle bei einem pH-Wert von 4?

4. Berechnung der Zellspannung – pH-Wert abhängige Halbzelle



Eine Halbzelle einer Kaliumpermanganat-Lsg. hat die Konzentration 
c(MnO4

-)= 0,2 mol∙l-1 und c(Mn2+)= 0,002 mol∙l-1. Welches Potenzial hat die 
Zelle bei einem pH-Wert von 4?

Geg.: E0(Mn2+/ MnO4
-) = 1,51V

c(MnO4
-) = 0,2 mol∙l-1

c(Mn2+) = 0,002 mol∙l-1

(MnO4)- + 8H3O+ + 5e- Mn2+ + 12H2O
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4. Berechnung der Zellspannung – pH-Wert abhängige Halbzelle

+VII  -II +I   -II +II +I   -II



(MnO4)- + 8H3O+ + 5e- Mn2+ + 12H2O

𝐸 = 𝐸0 +
0,059𝑉

𝑧
log

𝑐 𝑂𝑥

𝑐 𝑅𝑒𝑑

𝐸 = 𝐸0 +
0,059𝑉

𝑧
log

𝑐 MnO4
− × 𝑐8 H3O+

𝑐 Mn2+

𝐸 = 1,51V +
0,059𝑉

5
log

𝑐 0,2 mol∙l−1 × 𝑐8 H3O+

𝑐 0,002 mol∙l−1
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4. Berechnung der Zellspannung – pH-Wert abhängige Halbzelle

Wie komme ich an die 
Konzentration der H3O+– Ionen?



𝐸 = 1,51V +
0,059𝑉

5
log

𝑐 0,2 mol∙l−1 × 𝑐8 H3O+

𝑐 0,002 mol∙l−1

𝐸 = 1,51V +
0,059𝑉

5
log

𝑐 0,2 mol∙l−1 × 𝑐8 1∙10−4

𝑐 0,002 mol∙l−1

𝐸 = 1,51V +
0,059𝑉

5
log

𝑐 0,2 mol∙l−1 × 𝑐8 1∙10−4

𝑐 0,002 mol∙l−1

𝐸 = 1,51V +
0,059𝑉

5
log 1 × 10−30

𝐸 = 1,156V
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4. Berechnung der Zellspannung – pH-Wert abhängige Halbzelle

Wie komme ich an die 
Konzentration der H3O+– Ionen?

→ pH-Wert: 4

c H3O+ = 1∙10-4



4. Berechnung der Zellspannung – Temperatur abhängig
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𝐸 = 𝐸0 +
𝑅 × 𝑇

𝑧 × 𝐹
l𝑛

𝑐 𝑂𝑥

𝑐 𝑅𝑒𝑑

𝐸 = 𝐸0 +
8,314𝐽 ∙ 𝐾−1 ∙ 𝑚𝑜𝑙−1 × 298,15𝐾

𝑧 × 96500𝐶 ∙ 𝑚𝑜𝑙−1
× l𝑛

𝑐 𝑂𝑥

𝑐 𝑅𝑒𝑑

𝐸 = 𝐸0 +
0,0257𝑉

𝑧
l𝑛

𝑐 𝑂𝑥

𝑐 𝑅𝑒𝑑

𝐸 = 𝐸0 +
0,059𝑉

𝑧
l𝑜𝑔

𝑐 𝑂𝑥

𝑐 𝑅𝑒𝑑

(Vereinfachung für Temp. ~ 25°C)

R = Universelle Gaskonstante

T = absolute Temperatur (in Kelvin)

F = FARADAY-Konstante

z = übertragenen Elektronen
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Die Elektrolyse ist die Umkehrung einer galvanischen Zelle.

Um die Elektrolyse zu starten, muss man die Zellspannung (U) 
überschreiten.

Die anzulegende Mindestspannung, um die Elektrolyse zu starten, nennt 
man Zersetzungsspannung (UZ).

Überspannung: U*= UZ – U

Bei der Abscheidung von Gasen treten häufig Überspannungen auf.

5. Elektrolyse
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5. Elektrolyse
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5. Elektrolyse

• H2O H+ + -OH (Autoprotolyse)

Warum bildet sich kein O2, 
obwohl es das kleinere SEP hat 
als Cl2?
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5. Elektrolyse

Warum bildet sich kein O2, 
obwohl es das kleinere SEP hat 
als Cl2?

• U𝑂
2

∗ ≫ U𝐶𝑙
2

∗

• die Überspannung für die 
Abscheidung von Sauerstoff 
so stark erhöht, dass sich 
Chlor abscheidet
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FARADAYsche Gesetz: 𝐼 ∗ 𝑡 = 𝑛 ∗ 𝐹 ∗ 𝑧

FARADAYsche Gesetz beschreibt den Zusammenhang zwischen 
Ladungsmenge und der Stoffmenge.

5. Elektrolyse – FARADAYsche Gesetz

Stromstärke

Zeit

FARADAY-
Konstante

Ladungszahl

abgeschiedene 
Stoffmenge
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5. Elektrolyse – FARADAYsche Gesetz



6. Korrosion
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Säure-Korrosion

Red.: 2H3O+ + 2e- H2 + 2H2O
Ox.: Fe Fe2+ + 2e-

Redox: 2H3O+ + Fe H2 + 2H2O + Fe2+

Sauerstoff-Korrosion

Red.: O2 + 2H2O + 4e- 4 -OH
Ox.: Fe Fe2+ + 2e-

Redox: O2 + 2H2O + 2Fe 2Fe2+ + 4-OH

4Fe(OH)2 + O2 4FeO(OH) + 2H2O

• Lokalelemente→ kurzgeschlossene galvanische Zellen

• Lokalelemente begünstigen elektrochemische Korrosion
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• Überzug aus Nichtmetallen (Ölen, Kunststoffummantelung,…)

• Überzug aus Metallen (Passivierung)
• Überziehen mit unedlen Metallen(Zn; Ni; Cr;), diese bilden eine schützende 

Oxidschicht (Patina).

• Überziehen eines unedlen Metalls mit einem edleren Metall, welches durch 
Umwelteinflüsse nicht so stark angegriffen wird. → Nachteil: Lochfraßkorrosion

• Kathodischer Korrosionsschutz
• Einsatz einer Opferanode, der zu schützende Werkstoff wird zur Kathode.

• Fremdstromanoden werden mit einer permanent anliegenden elektrischen 
Spannung versorgt, um die Potentialdifferenzen auszugleichen.

6. Korrosionsschutz



7. Batterien & Akkumulatoren
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Blei- Akkumulator:

- Pol: Pb + SO4
2- Pb(SO4) + 2e-

+Pol: PbO2 + 4H+ + SO4
2- + 2e- Pb(SO4) + 2H2O

Ges.: Pb + PbO2 + 4H+ + 2SO4
2- 2Pb(SO4) + 2H2O

• Die Abscheidung von O2 und H2 beim Laden wird 
aufgrund der U* verhindert, solange festes Pb(SO4) 
noch vorhanden ist.

• Erst wenn am Ende der Ladung alle Pb2+-Ionen 
verbraucht sind werden diese durch Elektrolyse 
gebildet. → der Akku gast.

Entladen

Aufladen

Entladevorgang (galvanische Zelle)

Batteriesäure (H2SO4)
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8. Klausuraufgabe
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8. Klausuraufgabe
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Zellspannung: U = ∆E = E0 (Akzeptor) - E0 (Donator)

U = E0(Hg/HgO) – E0(Zn/[Zn(OH)4]2–) = 0,1 V – (–1,2 V) = 1,3 V

8. Klausuraufgabe
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8. Klausuraufgabe
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Zn +2H2O +2 – OH [Zn(OH)4]2–
(aq)+ H2(g)

• Das Standardpotential der Zinkhalbzelle ist geringer als das der 
Wasserstoffhalbzelle 
→ Zink wird oxidiert und Wassermoleküle werden reduziert. 

• Wasserstoff wird freigesetzt.

𝐸 = 𝐸0 𝑍𝑛 𝑍𝑛 𝑂𝐻 4

2−

+
0,059𝑉

𝑧
log

𝑐 𝑂𝑥

𝑐 𝑅𝑒𝑑

𝐸 = 𝐸0 𝑍𝑛 𝑍𝑛 𝑂𝐻 4

2−

+
0,059𝑉

𝑧
log

𝑐 𝑍𝑛 𝑂𝐻 4

2−

𝑐
−

𝑂𝐻

8. Klausuraufgabe
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𝐸 = 𝐸0 𝑍𝑛 𝑍𝑛 𝑂𝐻 4

2−

+
0,059𝑉

𝑧
log

𝑐 𝑍𝑛 𝑂𝐻 4

2−

𝑐
−

𝑂𝐻

• Die Zink-Halbzelle ist von der Konzentration der Hydroxid-Ionen im 
Elektrolyten abhängig.

• Je niedriger die Konzentration der Hydroxid-Ionen des Elektrolyten ist, 
desto höher ist das Potential der Zink-Halbzelle.

• Wird die Konzentration der Hydroxid-Ionen des Elektrolyten niedriger, 
desto größer (positiver) wird das Potential der Zink-Halbzelle.

• Die Zellspannung der Batterie sinkt, wenn die Hydroxid-Ionen 
Konzentration sinkt.

8. Klausuraufgabe
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• Die Selbstbaubatterie würde durch Reihenschaltung von sechs Zellen 
eine Gesamtspannung von max. 7,8 V erreichen können.

• Die Selbstbaubatterie kann den 12 V-Blei-Akkumulator daher nicht 
angemessen ersetzen.

8. Klausuraufgabe
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8. Klausuraufgabe
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𝐼 ∗ 𝑡 = 𝑛 ∗ 𝐹 ∗ 𝑧

֞
𝐼 ∗ 𝑡

𝐹 ∗ 𝑧
= 𝑛

֞
0,020𝐴 ∗ 7200𝑠 ∗ 𝑚𝑜𝑙

96485𝐴 ∗ 𝑠 ∗ 2
= 𝑛

֞ 7,5 ∗ 10−4𝑚𝑜𝑙 ≈ 𝑛

8. Klausuraufgabe

𝑚 = 𝑛 ∗ 𝑀

֞ 𝑚 = 7,5 ∗ 10−4𝑚𝑜𝑙 ∗ 200,6𝑔 ∗ 𝑚𝑜𝑙−1

֞ 𝑚(𝐻𝑔) ≈ 0,15𝑔



8. Klausuraufgabe
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Modellexperiment 2:

• Die Gefährdungen gehen von den 
giftigen Quecksilber(II)-oxid-
Stäuben und dem während des 
Experiments entstehenden 
flüssigen Quecksilber aus. 

• Die tödliche Konzentration (LC50) 
des Quecksilbers von 0,02 mg/L 
wird deutlich überschritten.

• Die Eigenschaft des Verdunstens 
bei Raumtemperatur stellt eine 
zusätzliche Gefährdung dar

Modellexperiment 1:

• Eine Gefährdung geht im 
Wesentlichen von den giftigen 
Quecksilber(II)-oxid Stäuben aus.

• Die Entstehung von Stäuben 
während des Experiments ist 
durch den flüssigen Elektrolyten 
unwahrscheinlich.
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• Kathode: Der Ladevorgang wird aufgrund des höheren 
Standardpotentials des Wasserstoffes zu einer Bildung von Wasserstoff in 
der Batterie führen.

• Anode: Die Oxidation des Quecksilbers zu Quecksilber(II)-oxid ist 
aufgrund des geringeren Standardpotentials möglich.

• Die potentielle Eignung als Akkumulator ist unwahrscheinlich

8. Klausuraufgabe
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Fragen ?

45



Viel Erfolg

&

Danke fürs Zuhören
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