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1. Einleitung

Galvanische Zellen speichern chemische Energie. Bei Bedarf wandeln sie sie in elektrische
Energie um und stellen sie fiir diverse, mobile Elektrogerate zur Verfligung, unabhangig vom
Stromnetz. Im Zeitalter der grenzenlosen Mobilitat, sei es im Verkehrswesen oder in der
Kommunikationstechnik, sind sie unverzichtbarer Bestandteil unserer Lebenswelt. |hre Be-
deutung wird weiter zunehmen, wenn das Elektroauto das Verkehrsmittel der Zukunft wird.
Entsprechend grof3 ist die Vielfalt an galvanischen Zellen, die entwickelt wurden und heute
selbst im Lebensmitteldiskounter angeboten werden. Sie reichen vom Lithiumionen-Akku
Uber die Knopfzellen bis zur klassischen Zink-Kohlebatterie in unterschiedlicher Ausfiihrung
und mit verschiedenen Spannungen fiir jeden Anwendungsbereich. Chemiker unterscheiden
zwischen Primar- und Sekunddrelementen. Primarelemente lassen sich nicht wieder laden,
wie die klassische Zink-Kohlebatterie, Sekundarelemente dagegen schon. Typische Beispiele
sind der Blei-Akku und der Lithiumionen-Akku. Umgangssprachlich nennt man Sekundarele-
mente Akkumulatoren, kurz Akkus, oder aufladbare Batterien, weil man in ihnen beim Laden
neue Energie anhaufen kann. Der Begriff stammt vom lateinischen Wort ,,akkumulare®, das
so viel wie ansammeln oder anhaufen bedeutet. Batterien sind Ansammlungen mehrerer
gleicher galvanischer Elemente. Es kann sich dabei um Primarelemente, Sekundarelemente
oder auch um Solarzellen handeln. Umgangssprachlich meint man mit Batterien allerdings
meist Primarelemente. Brennstoffzellen sind artverwandt mit Solarzellen. Beide speichern
keine Energie, sondern wandeln andere Energieformen nur in elektrische Energie um, die
Solarzelle Lichtenergie, die Brennstoffzelle chemische Energie. Hort die Energiezufuhr auf, so
liefern sie keinen Strom mehr. Sie sind reine Energiewandler, galvanische Elemente dagegen
Energiespeicher und Energiewandler zugleich. Allen galvanischen Elementen und den Brenn-
stoffzellen ist gemeinsam, dass in ihnen durch eine chemische Reaktion elektrische Energie
freigesetzt wird, in Solarzellen dagegen durch einen physikalischen Vorgang an der Grenz-
schicht zweier unterschiedlich dotierter Halbleitermaterialien aus Lichtenergie.

In letzter Zeit kann man in Elektronikladen sogenannte Superkondensatoren kaufen, die Ka-
pazitatswerte von bis zu mehreren tausend Farad aufweisen. Sie kénnen bei manchen An-
wendungen, etwa beim Elektroantrieb von Autos, die herkdmmlichen Akkus ergdnzen oder
ersetzen, da sie inzwischen eine Energiedichte erreichen, die etwa 5% der eines Lithiumio-
nen-Akkus entspricht. Sie lassen sich viel schneller laden als Akkus und das beliebig oft. Sie
speichern Energie direkt in Form elektrischer Energie. Es finden keine Energieumwandlungen
statt. Sollte sich ihre Energiedichte weiter steigern lassen, so kdnnten sie eines Tages Akkus
vollstandig verdrangen.

In der Schule nimmt das Thema Galvanische Elemente im Oberstufenunterricht der Chemie
sowohl in den Grundkursen als auch in den Leistungskursen einen breiten Raum ein. Vor
allem die chemischen Grundlagen wie Redoxreaktionen und Nernstgleichung werden aus-
fihrlich behandelt. Andererseits kann man wegen der Vielzahl der angebotenen Elemente
nur zwei oder drei exemplarisch genauer unter die Lupe nehmen. In den Kapiteln 4 und 5
stelle ich mehrere unterschiedliche galvanische Elemente zur Auswahl vor. Alle habe ich be-
reits mehrfach im Unterricht besprochen. Meine Erfahrungen zeigen, dass das Thema wegen
des Alltagsbezuges bei den Schilerinnen und Schiilern sehr beliebt ist.

Will man im Chemieunterricht testen, ob eine Versuchsanordnung eine Spannung liefert, so
kann man sie an einen Spannungsmesser anschliefen. Viel motivierender fir die Schiiler ist
es, wenn man mit der selbst gebauten Batterie ein Limpchen zum Leuchten bringen kann.
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Aber haufig reicht die Leistung der Batterie nicht aus, selbst Limpchen mit sehr kleiner Leis-
tung zu betreiben. Abhilfe schaffen sogenannte Low-Current LEDs, die seit Jahren im Elekt-
ronikhandel erhaltlich sind. Sie bendtigen nur den zehnten Teil der Leistung normaler LEDs.
Aullerdem kann man mit ihnen auch noch die Polung der Batterie ermitteln, da LEDs nur
leuchten, wenn sie richtig gepolt an die Spannungsquelle angeschlossen werden. Ferner
kann man im Elektronikhandel kleine Solarmotoren kaufen, die nur eine Spannung von
U =0,3 V und einen Strom von | = 10 mA bendétigen. Auch sie kdnnen mit vielen selbst ge-
bauten Batterien zum Laufen gebracht werden. Das motiviert die Schiiler zusatzlich. Ich
winsche Ihnen viel SpaR beim Basteln und Experimentieren.

Stolberg, im April 2015 und Juli 2019
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2. Galvanische Elemente

2.1 Aufbau

Abb.1 zeigt den grundsatzlichen Aufbau eines galvanischen Elementes am Beispiel des histo-
risch bedeutsamen Daniell-Elementes.
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Abb.1: Aufbau eines galvanischen Elementes

Es besteht aus einem Gefal mit zwei Halbzellen, in dem sich zwei leitfahige Flissigkeiten, die
Elektrolyten, befinden. Oft wird in beiden Halbzellen der gleiche Elektrolyt verwendet. Durch
ihn wird der Stromkreis innerhalb der Batterie geschlossen. AuRerdem sorgt er flr den La-
dungsausgleich zwischen den beiden Halbzellen. Die eine Halbzelle Iadt sich wahrend des
Betriebes positiv, die andere negativ auf, weil Elektronen vom Minuspol zum Pluspol (iber
das angeschlossene elektrische Gerat wandern. Die galvanische Zelle ist durch ein Dia-
phragma in beide Halbzellen unterteilt. Es lasst lonen durch, aber nicht das Reduktionsmittel
und das Oxidationsmittel. Anderenfalls konnten sie in Kontakt kommen und auf direktem
Wege Elektronen austauschen. Der Stromfluss durch den Verbraucher kdme zum Erliegen. In
einer der beiden Halbzellen befindet sich das Oxidationsmittel, im Beispiel die Cu**-lonen, in
der anderen das Reduktionsmittel, hier das metallische Zink. Sie reagieren miteinander Gber
die duBere leitende Verbindung und den Verbraucher. Dabei liefert das Reduktionsmittel
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Elektronen, die Gber den Verbraucher zum Oxidationsmittel flieBen und von ihm aufge-
nommen werden. In beide Halbzellen ragt jeweils ein leitender Stab, die Elektroden, in Abb.1
ein Zink- bzw. ein Kupferstab. Sie stellen den Kontakt zwischen dem Elektrolyten und dem
Verbraucher her und bilden den Plus- und Minuspol der galvanischen Zelle. Haufig sind sie
zugleich einer der beiden Reaktionspartner. Am Pluspol nimmt das Oxidationsmittel Elektro-
nen auf. Es wird reduziert. Daher bildet der Pluspol die Kathode. Am Minuspol gibt das Re-
duktionsmittel Elektronen ab. Es wird oxidiert. Der Minuspol ist damit die Anode. Der Strom
entsteht durch die Redoxreaktion, bei der Elektronen den Besitzer wechseln. Sie muss
exotherm sein, damit chemische Energie in elektrische Energie umgewandelt werden kann.
Das galvanische Element ist leer, wenn entweder das Oxidationsmittel oder das Redukti-
onsmittel verbraucht ist. In Sekundarelementen kann die Redoxreaktion durch eine externe
elektrische Spannung umgekehrt werden, in Primarelementen nicht. In ihnen lduft wahrend
der Elektrolyse eine unerwiinschte Nebenreaktion bevorzugt ab, bei der zudem haufig Gase
entstehen. Die Batterie konnte explodieren, so dass man ein Primadrelement niemals laden
sollte.

Die Stoffe in den beiden Halbzellen bilden jeweils ein Redoxpaar, in der linken Halbzelle in
Abb.1 das Redoxpaar Zn2+/Zn, in der rechten Halbzelle Cu2+/Cu. Jedem Redoxpaar kommt ein
elektrochemisches Potential zu. Es ist umso positiver, je bereitwilliger ein Stoff Elektronen
aufnimmt und umso negativer, je leichter er Elektronen abgibt. Da in der negativen Halbzelle
ein Stoff Elektronen liefert und in der positiven Halbzelle ein anderer Stoff die Elektronen
bindet, besitzt die negative Halbzelle stets ein kleineres Potential als die positive.

2.2 Nennspannung

Man kann die Spannung U einer Batterie berechnen, in dem man das Potential E,, des Elekt-
ronen abgebenden Redoxpaares vom Potential E, s des aufnehmenden Redoxpaares abzieht.
Da bei einer Batterie am Pluspol von einem Stoff Elektronen aufgenommen und am Minus-
pol von einem anderen Stoff abgegeben werden, muss man die Differenz aus dem Potential
E. des Pluspols, der Kathode, und dem Potential E. des Minuspols, der Anode, bilden. Es gilt
somit allgemein:

U= Eauf —Eap
= E+ - E_.

Da das Potential eines Redoxpaares von der Konzentration der beteiligten lonen, dem Druck
eventuell reagierender Gase und der Temperatur abhangt, muss man zuvor das genaue Po-
tential mit Hilfe der Nernstgleichung berechnen. Sie wurde vom Chemienobelpreistrager
Walter Nernst aus thermodynamischen Uberlegungen hergeleitet und lautet in ihrer allge-
meinen Form:

R+T {c(0x), p(ox)}
ZxF {c(red),p(red)}

E:Eo‘l'

Darin bedeuten:

E: Potential unter beliebigen Bedingungen
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Eo: Standardpotential bei 20°C, Konzentration aller beteiligten lonen ¢ = 1mol/l und Druck
aller Gase p = 1013hPa

R: molare Gaskonstante mit dem Wert R = 8,3144 J/(mol*K)

F: Faraday-Konstante mit dem Wert F = 96487 C/mol

T: Temperatur in K

z: Anzahl der Ubertragenen Elektronen

c,p: Stoffmengenkonzentrationen der beteiligten lonen bzw. Druck der reagierenden Gase.

Mit ,,ox“ bzw. ,red” ist jeweils die oxidierte bzw. reduzierte Form eines Redoxpaares ge-
meint.

Haufig werden Batterien bei Zimmertemperatur von 20°C betrieben. Damit kann man den
Faktor vor dem Logarithmus durch eine Konstante ersetzen, wobei man gerne statt des na-
turlichen Logarithmus den Zehnerlogarithmus verwendet. Damit vereinfacht sich die allge-
meine Gleichung wie folgt:

B 8,3144J/(mol x K) * 293K {c(ox),p(0x)}
E=Lot Zz *96487C /mol *n10xlog {c(red),p(red)}
0,058]/C {c(ox),p(0x)}

— E, + — * l0g {c(red),p(red)}

0,058V l {c(ox),p(0x)}
= bt PR {c(red),p(red)}

2.3 Ladespannung

Bei einem Sekundarelement ist die bendtigte Ladespannung U, stets groRer als die Nenn-
spannung U beim Entladen. Die zusitzlich benétigte Spannung nennt man Uberspannung Uyg.
Sie ruhrt von der Aktivierungsenergie fiir die Elektrodenreaktionen her und ist vom Elektro-
denmaterial, von der Stromdichte und von den Stoffen abhangig, die abgeschieden werden
sollen. Bei einem Bleiakkumulator z.B. betragt die Nennspannung je nach Bedingungen pro
Zelle U =2,0- 2,2V, die Ladespannung dagegen U, = 2,4 V. Fir die Ladespannung gilt allge-
mein:

U, = U + Uy.

2.4 Schaltungsarten

Reicht die Spannung eines einfachen galvanischen Elementes nicht aus, um ein elektroni-
sches Gerat zu betreiben, so kann man eine hohere Spannung erhalten, in dem man mehre-
re Elemente in Reihe schaltet (s. Abb.1).

Dazu verbindet man den Minuspol des folgenden Elementes mit dem Pluspol des vorange-
henden. Die Spannungen Uy, U, usw. der einzelnen Elemente addieren sich zur Gesamtspan-
nung U. Es gilt:

U=U1+U2+U3
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Der maximal abnehmbare Strom bleibt gleich. Eine Flachbatterie (s. Abb.2) enthélt drei Ele-
mente zu je U; = 1,5V Spannung, um eine Batterie von U = 4,5 V zu erhalten. In einer Block-
batterie (s. Abb.2) sind sechs Elemente zu je U; = 1,5 V in Reihe geschaltet, damit sie eine
Nennspannung von U =9V liefert.

e

Reihenschaltung

-
-
-
4®_

Parallelschaltung
Abb.1: Schaltungsarten

In Geraten, die viel Strom bendtigen, benutzt man Einzelelemente, die mehr Reduktions-
und Oxidationsmittel enthalten, damit sie nicht so schnell leer werden. Sie haben zudem
groRere Elektrodenoberflaichen. Man unterscheidet so je nach Dicke Monozellen (D), Baby-
zellen (C), Mignonzellen AA und Microzellen AAA (s. Abb.2). Alternativ kann man einzelne
Zellen gleicher Nennspannung parallel schalten, damit sie mehr Strom liefern. Dazu verbin-
det man alle Minuspole und alle Pluspole miteinander zu einem gemeinsamen Minus- bzw.
Pluspol (s. Abb.1). Die Spannung bleibt gleich, die Stromstarken |4, |5, I3 usw. addieren sich
zum Gesamtstrom |. Es gilt:

I=11+12+I3

Eine dritte Moglichkeit ist die Gegeneinanderschaltung mehrerer Elemente unterschiedlicher
Spannungen zu einer Batterie. Angenommen, man besitzt nur ein galvanisches Element mit
U; = 4,5V und eins mit U, = 1,5 V. Verbindet man die beiden Minuspole miteinander, so er-
halt man eine Batterie mit U = 3 V. Der Pluspol der 1,5 V Batterie ist der Minuspol der Ge-
samtbatterie, der Pluspol der 4,5 V Batterie der Pluspol der gemeinsamen Batterie. Diese
Schaltungsart wird nur in Notfallen benutzt.
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Abb.2: Batterietypen

fle

2.5 Kapazitat

Die gesamte Ladung, die eine Batterie zur Verfligung stellen kann, bezeichnet man um-
gangssprachlich als Kapazitat Q der Batterie. Sie wird in mAh (Milli-Ampere-Stunden) oder
bei groReren in Ah (Ampere-Stunden) angegeben. Sie ist umso groRer, je dicker oder groRRer
das galvanische Element ist. Es enthalt dann mehr Reduktions- und Oxidationsmittel. Eine
Batterie mit der Kapazitit Q = 2300mAh liefert t = 1h lang einen Strom von
| =2300mA = 2,3A oder t = 2,3h lang einen Strom von | = 1000mA = 1A. Typische Kapazitats-
werte einzelner NiMH-Akkus entnehmen Sie der folgenden Tabelle. Sie kénnen je nach Her-
steller um etwa 20% nach oben oder unten vom Mittelwert abweichen. Bei den entspre-
chenden Zink-Kohle-Batterien oder Alkali-Mangan-Batterien ist die Kapazitat meist um 30 -
40% hoher. AuRerdem betragt ihre Nennspannung U = 1,5V statt U = 1,2V bzw. als Blockbat-
terie U =9V statt U = 8,4V.

GroRe Q[mAh] | U[V]
Micro (AAA) 1000 1,2
Mignon(AA) 2200 1,2
Baby (C) 4000 1,2
Mono (D) 8000 1,2
9V-Block 230 8,4

Tabelle 1: Typische Kapazitaten NiMH-Akkus
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Die Energie, die eine galvanische Zelle liefern kann, berechnet sich aus dem Produkt der Ka-
pazitdt Q und der Spannung U, wobei man die Kapazitat Q zuvor in As (Amperesekunden)
umrechnen muss. Ein Rechenbeispiel mit einer Mignonzelle der Kapazitat Q = 2900mAh soll
die Uberlegungen verdeutlichen. Es gilt:

Q = 2900mAh
= 2,94 % 1h
= 2,94 * 3600s
= 104404s.

Als Zink-Kohle Batterie liefert sie eine Energie

E=Qx*U
= 10440A4s = 1,5V
= 15660].

Dieser Wert klingt zunachst recht hoch. Vergleicht man die Energie jedoch mit der elektri-
schen Energie, die in Haushaltsgeraten umgesetzt wird, so relativiert sie sich sehr schnell.
Die Energie im Haushalt wird in kWh (Kilowattstunden) abgerechnet. 1kWh kostet etwa 25 —
30 Cent. Dabei gilt:

1kWh = 1000W * 3600s
= 3.600.000/.
Man benoétigt

_ 3600000/
= T 15660]

Batterien, um E = 1kWh aus Batterien zu erhalten. Eine Mignonzelle kostet zurzeit etwa
2,80 €. Fir eine Kilowattstunde aus Batterien musste man folglich

P =230 * 2,80€ = 644€
auf den Tisch legen, also

_bae
"=0.25€

mal so viel wie beim Strom aus der Steckdose. Bei Akkus fallt die Rechnung deutlich positiver
aus, da sie theoretisch bis zu 1000mal geladen werden kénnen. Aber die beim Laden nachge-
lieferte Energie muss auch aus der Steckdose bezogen werden. AuBerdem bendtigt man ein
spezielles Ladegerat. Da Batterien und Akkus nach Ablauf ihrer Lebensdauer auBerdem als
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Sondermiill entsorgt werden miissen, sollte man nach Mdglichkeit elektrische Gerate Gber
Trafos an Steckdosen betreiben und nur dann Batterien oder Akkus verwenden, wenn es
nicht anders moglich ist. Man schont seinen Geldbeutel und die Umwelt. Auch das sind Fol-
gen der scheinbar grenzenlosen Mobilitat, die uns die Werbung einreden will. Ich jedenfalls
erledige meine digitalen Aktivitdten liberwiegend an einem Laptop oder PC, der an eine
Steckdose angeschlossen ist. Ich muss nicht in jeder Lebenslage und an jedem Ort online
sein. Aber bei vielen lautet die Devise in Sachen Umweltschutz: ,Ich bin selbstverstandlich
dafir, aber die Politiker sollen doch bitte erst mal bei den anderen anfangen.”
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3. Batterietester

3.1 Bauteile

Fiir den Batterietester benétigt man pro Exemplar die in der folgenden Tabelle zusammen-
gestellten Bauteile. Sie sind im Versandhandel oder in jedem Elektronikladen erhaltlich, da
es sich durchweg um gangige Elektronikbauteile handelt.

Tabelle der bendtigten Bauteile:

1 Low-Current LED, 5 mm

1 LED-Fassung mit Optik fiir 5 mm LED

2 schwarze Buchsen, 4 mm, vollisoliert

2 rote Buchsen, 4 mm, vollisoliert

4 Lotésen

1 Solarmotor 0,3 V/0,03 A

1 Kunststoffgehdause 125x56x45 mm

2 Holzschraubchen zur Befestigung des Solarmotors
1 Stiick Kabelisolierung

1 Schraube 18x3 mm mit Mutter und 2 Unterlegscheiben
1 Verschluss einer Sprudelflasche

1 leere Filmdose

etwas Schaltlitze und die iblichen L6tmaterialien

3.2 Aufbau

Zunachst bohrt man in den Gehdusedeckel mit einem Holzbohrer 2 cm vom unteren Rand
und 1,5 cm von den Seiten entfernt zwei 8 mm Locher fiir zwei der vier Buchsen. Zwischen
die beiden Buchsenlécher kommt dreieckférmig nach oben versetzt ein 10 mm groRes Loch
fiir die LED-Fassung. 2,5 cm oberhalb dieses Loches folgen zwei weitere 8 mm Locher fiir die
Buchsen des Solarmotors. Sie sind ebenfalls jeweils 1,5 cm vom rechten bzw. linken Rand
entfernt. Zum Schluss missen noch die Locher fiir den Motor gebohrt werden. Fiir das Ach-
senlager benotigt man bei dem von mir verwendeten Motor ein 10 mm Loch. Es sollte sich
3 cm vom oberen Rand in der Mitte des Deckels befinden. Im Abstand von je 1 cm rechts
und links von der Mitte dieses Loches bohrt man zum Schluss 2 Locher mit 3 mm Durchmes-
ser. Sie sind fiur die Holzschraubchen zur Befestigung des Motors gedacht. Danach werden
die vier Buchsen am Deckel befestigt, die roten rechts, die schwarzen links. Die LED wird in
die Fassung eingepresst und samt Fassung mit der Mutter am Gehadusedeckel im 10 mm
Loch verschraubt. Um die leuchtende LED auch bei seitlichem Streulicht gut sehen zu kon-
nen, kann man zwischen die LED-Fassung und den Gehdusedeckel eine leere Filmdose
klemmen, in deren Boden man zuvor ein passendes Loch gebohrt oder mit einem scharfen
Messer geschnitten hat. Man kann die Dose dabei zusatzlich mit etwas Klebstoff am Gehau-
se stabilisieren. Bei der LED muss es sich unbedingt um eine Low-Current-LED handeln, da
nur sie mit =1-2 mA und U =1,6 -2V auskommt. Danach befestigt man den Solarmotor
am Gehduse. Den Propeller des Motors stellt man sich aus dem Verschluss einer Sprudelfla-
sche selbst her. In den Verschluss sticht man mit einem Nagel ein ca. 4 mm groBes Loch.
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Durch ihn steckt man die 3 mm Schraube, wobei der Verschluss zwischen die beiden Unter-
legscheiben geklemmt wird und mit der Mutter verschraubt wird. Als Verbindungsstiick zwi-
schen Schraube und Motorachse dient ein Stiick Kabelisolierung. AnschlieBend verlotet man
die Kathode der LED (kurzes Beinchen) liber etwas Schaltlitze mit der schwarzen Buchse und
die Anode (langes Beinchen) mit der roten Buchse. Je nach Bauart der Buchse kann man je-
weils eine Lotose verwenden, um die Schaltlitze mit der Buchse besser verloten zu kdnnen.
Denn bei manchen Buchsen gelingt das direkte Verloten der Schaltlitze an der Buchse nur
schwer, da beim Loten durch die Buchse zu viel Warme abgefiihrt wird. AnschlieBend ver-
bindet man die beiden oberen Buchsen mit den Anschliissen des Solarmotors nach Méglich-
keit jeweils Gber eine Lotose. Dabei muss man nicht auf die Polung achten. Der Batterietes-
ter ist damit fertig und kann verschlossen werden. Mit ihm lassen sich die folgenden Versu-
che durchfiihren, selbstverstandlich auch als Schiilerversuche, sofern man mehrere Exemp-
lare des Testers gebaut hat. Abb. 1 zeigt ihn im fertigen Zustand.

Abb.1: Tester

3.3 Versuche

Versuch 1:

Gerate:

Man benoétigt ein U-Rohr mit Diaphragma, einen Zink- und einen Graphitstab, eine Pipette,
einen Glasstab, zwei Kabel, den Batterietester, Stativmaterial, konz. Kaliumnitratlésung,
elementares Brom (C, dtzend), Silbernitratlédsung und rotes Blutlaugensalzldsung.
Durchfiihrung:

Man spannt das U-Rohr in ein Stativ ein und fillt beide Schenkel des U-Rohres mit der kon-
zentrierten Kaliumnitratlosung. In einen der beiden Schenkel taucht man die Zinkelektrode.
In den anderen Schenkel fiigt man mit der Pipette ein paar Tropfen Brom hinzu und riihrt
mit dem Glasstab um. Man steckt die Graphitelektrode hinein und schlieBt Gber die beiden
Kabel den Motor oder die LED des Testers an. Dabei muss man bei der LED auf die richtige
Polung achten. Der Zinkstab ist der Minuspol.

Beobachtung:

Die LED leuchtet und der Motor lauft. Vertauscht man die Anschliisse, so brennt die LED
nicht, der Motor lauft. Bei langerem Betrieb entfarbt sich das Brom vollstandig. In der Brom-
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halbzelle entsteht bei Zusatz von Silbernitratlésung ein gelblicher Niederschlag. In der ande-
ren Halbzelle bildet sich bei Zugabe von rotem Blutlaugensalz ein gelber Niederschlag.
Folgerung:

Im U-Rohr liegt eine Batterie vor, deren Pluspol der Kohlestab und deren Minuspol der Zink-
stab ist. Im Betrieb entstehen aus dem elementaren Brom Bromidionen und aus dem metal-
lischen Zink Zinkionen, wie die Reaktionen mit Silbernitratldsung bzw. rotem Blutlaugensalz
beweisen. Da der dazu nétige Elektronenaustausch nicht durch direkten Kontakt der beiden
Reaktionspartner, sondern nur lber die duBeren Kabel und damit iber die LED bzw. den
Motor stattfinden kann, flieBt ein elektrischer Strom. An den Polen laufen folgende Reaktio-
nen ab:

Minuspol: Zn —» Zn?* + 2e~
Pluspol: Br, + 2e~ = 2Br™.

Versuch 2:

Geradte:

Man benétigt ein U-Rohr mit Diaphragma, zwei Graphitstdabe, zwei Kabel, eine Gleichspan-
nungsstromquelle mit U = 10 V, Stativmaterial, den Batterietester, ein Voltmeter und konz.
Zinkbromidlésung.

Durchfiihrung:

Man spannt das U-Rohr ins Stativ ein und fillt beide Halften des U-Rohres mit konz. Zink-
bromidlésung (C, atzend). In beide taucht man je einen der beiden Graphitstabe. Man ver-
bindet sie iber die Kabel mit der Gleichspannungsquelle und elektrolysiert t = 5 min bei
U =10V. Dann ersetzt man die Spannungsquelle durch die LED, den Motor bzw. das Voltme-
ter. Den genauen Versuchsaufbau entnehmen Sie Abb.1.
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Graﬁ?if LED/Motor Gr:EE;t
sta Yoltmeter Hh“hah
R\\\ Stopfen
Stopfen
Z2ink—]
U-ERohr
Brom-
k_/ Wwasser
Diaphragma
ZnBra -
Losung

Abb.1: Versuchsaufbau
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Beobachtung:
Bei der Elektrolyse bildet sich am Pluspol eine braunliche Lésung, am Minuspol auf der Gra-

phitelektrode ein grauer Belag. SchlieBt man die LED statt der Spannungsquelle an, so leuch-
tet sie, wenn ihre Polung mit der Polung der vorher angeschlossenen Spannungsquelle (iber-
einstimmt, anderenfalls nicht. Nach langerem Betrieb entfarbt sich die brdunliche Losung
wieder und auch der graue Belag verschwindet. Der Motor lauft unabhangig von der Polung.
Das Voltmeter zeigt eine Spannung von etwa U=1,8 V an.

Folgerung:

Bei der Elektrolyse bildet sich am Pluspol aus den Bromidionen des Zinkbromids elementares
Brom und am Minuspol aus den Zinkionen elementares Zink. Dabei finden an den Elektroden
folgende Reaktionen statt:

Minuspol: Zn*t + 2e™ - Zn
Pluspol: 2Br~ = Br, + 2e".

Verwendet man die Zelle anschlieBend als Batterie, so laufen die Reaktionen wie bei Versuch
1 in die andere Richtung ab. Offensichtlich liegt hier ein Akku vor. Er entsteht, wenn man die
chemische Reaktion, die bei einer Elektrolyse stattfindet, umkehrt. Dabei bleibt die Zuord-
nung der Pole erhalten. So kann man die bei der Elektrolyse hineingesteckte Energie wieder
zurlickgewinnen.

Versuch 3:

Gerate:

Man benétigt ein U-Rohr mit Diaphragma, zwei Bleistdabe, zwei Kabel, eine Gleichspannungs-
stromquelle mit U = 10 V, Stativmaterial, ein Voltmeter, den Batterietester und verdiinnte
Schwefelsdure oder noch besser Batteriesaure (C, atzend).
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Schwefel-
saure

Abb.2: Versuchsaufbau
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Durchfihrung:
Man spannt das U-Rohr in das Stativ ein und fillt in beide Schenkel des U-Rohres verdiinnte

Schwefelsdure (C, dtzend) bzw. Batteriesdure. Man taucht je eine Bleielektrode ein und
elektrolysiert bei U =5V ca. t = 5 min. Dann tauscht man die Spannungsquelle gegen die
LED, den Motor bzw. das Voltmeter aus. Den genauen Versuchsaufbau entnehmen Sie
Abb.2.

Beobachtung:

Bei der Elektrolyse bildet sich auf der Bleielektrode am Pluspol ein brauner Belag, am Minus-
pol scheidet sich ein Gas ab. Im Batteriebetrieb leuchtet die LED bei richtiger Polung und der
Motor lduft unabhdngig von der Polung. Dabei Uberziehen sich beide Elektroden mit einem
weillen Belag. Das Voltmeter zeigt eine Spannung von etwa U =2V an.

Folgerung:

In diesem Versuch spielen sich an den Elektroden die chemischen Reaktionen ab, die beim
Laden und Entladen einer Autobatterie von groRter Wichtigkeit sind. Der braune Belag ist
Bleidioxid, der weilRe Belag Bleisulfat. Die Vorgdnge beim Laden und Entladen werden in Ka-
pitel 5.1 genauer beschrieben.

Versuch 4:

Gerate:

Man bendtigt ein U-Rohr mit Diaphragma, einen Zink- und einen Graphitstab, einen Spatel,
einen Glasstab, ein Becherglas mit V = 100ml, zwei Kabel, den Batterietester, Stativmaterial,
konz. Ammoniumchloridlésung und Braunsteinpulver.

<]

LED/Motor Gr:EZ;t_
Yoltmeter Hh“hhh
R\x\ Stopfen
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Braun-
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HH,C1-
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Abb.3: Versuchsaufbau

Durchfiihrung:
Man spannt das U-Rohr in ein Stativ ein und flllt einen der beiden Schenkel mit Ammonium-

chloridlésung. In die Losung steckt man den Zinkstab als Elektrode. Dann stellt man im Be-
cherglas aus etwa 50 ml Ammoniumchloridldsung und zwei Spatelspitzen Braunsteinpulver
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durch kraftiges Umriihren mit dem Glasstab eine Suspension her und fillt sie in den zweiten
Schenkel des U-Rohres. Als Elektrode dient in dieser Halbzelle der Graphitstab. Man lasst die
Anordnung etwa zehn Minuten ruhen und schlieBt dann an beide Elektroden zuerst das
Voltmeter, dann die LED und zum Schluss den Motor an. Den genauen Versuchsaufbau ent-
nehmen Sie Abb.3.

Beobachtung:

Das Voltmeter zeigt eine Spannung von etwa U = 1,3 V an, wobei der Zinkstab der Minuspol
ist. Die LED leuchtet nicht, der Motor lauft ein paar Minuten. Eventuell muss man ihn kurz
anstollen, damit er startet.

Erkldrung:

Die Anordnung bildet eine galvanische Zelle, deren Aufbau dem der klassischen Zink-Kohle-
Batterie entspricht. Zink ist das Reduktionsmittel, Braunstein das Oxidationsmittel. Die che-
mischen Vorgdnge werden in Kapitel 4.1 naher beschrieben. Die LED leuchtet nicht, da die
Spannung zu gering ist.

Versuch 5:

Gerate:

Man bendtigt einen sauren Apfel, etwa der Sorte Boskop, eine Zitrone, ein etwa 5x1cm? gro-
Res Kupferblech, ein 5cm langes zweilagiges Stlick Magnesiumband (F, leicht entziindlich),
zwei Krokodilklemmen, etwas Schmirgelpapier und einen Batterietester.

Durchfiihrung:

Man reinigt die Metallbleche mit dem Schmirgelpapier, so dass ihre Oberflache blank ist.
Man steckt sie in den sauren Apfel oder die Zitrone, so dass sie sich nicht beriihren. Dann
verbindet man sie mit Hilfe der Krokodilklemmen und der Kabel mit der LED bzw. dem Motor
und zwar das Magnesiumband mit dem Minuspol, das Kupferblech mit dem Pluspol. Man
bewegt beide Metalle im Apfel auf und ab.

Beobachtung:

Die LED leuchtet kurz auf, der Motor lduft meistens nicht von alleine. Dann muss man ihn ein
wenig anstoRen. Bewegt man das Magnesiumband im Apfel bzw. der Zitrone hin und her, so
blitzt die LED immer wieder kurzzeitig auf und der Motor lauft kurz.

Erkldrung:

Die Saure des Apfels bzw. der Zitrone bildet mit den beiden Metallen, einem edlen und ei-
nem unedlen eine Batterie. Dabei entsteht aus den Wasserstoffionen der Sdure molekularer
Wasserstoff. Die Spannung einer solchen Batterie hangt von den verwendeten Metallen ab.
Sie betragt bei einer Kupfer/Magnesium-Batterie U = 1,5 - 2 V. Daher leuchtet die LED. Der
Motor lauft manchmal nicht, da der entnommene Strom zu gering ist. Die Richtigkeit dieser
Deutung zeigt der folgende Versuch.

Versuch 6:

Gerate:

Man benétigt 15%ige Apfel-, Wein- oder Zitronensiureldsung (Xi, reizend), ein etwa 5x1cm?
grofRes Kupferblech, ein 5cm langes zweilagiges Stiick Magnesiumband (F, leicht entziind-
lich), zwei Krokodilklemmen, etwas Schmirgelpapier, ein Becherglas mit V = 200 ml und ei-
nen Batterietester.

Durchfiihrung:

Man flllt das Becherglas etwa 3 cm hoch mit der Saurel6sung, taucht die Kupfer- und die
Magnesiumelektrode in die Losung und verbindet sie mit Hilfe der Krokodilklemmen und der
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Kabel mit der LED bzw. dem Motor und zwar das Magnesiumband mit den Minuspol, das
Kupferblech mit dem Pluspol. Man bewegt beide Metalle in der Losung leicht hin und her.
Beobachtung:

Die LED leuchtet kurz hell auf, der Motor lauft los, wenn der Abstand der Elektroden gering
ist, bleibt aber nach einiger Zeit stehen. Beriihren sich die Metalle, so erlischt die LED und
der Motor stoppt. Am Kupfer und am Magnesium tritt eine starke Gasentwicklung auf. Be-
wegt man das Magnesiumband hin und her, so leuchtet die LED immer wieder kurz auf und
der Motor startet immer wieder fiir kurze Zeit.

Erkldrung:

Magnesium ist sehr unedel. Daher reagiert es nicht nur indirekt iber die Kupferelektrode mit
den Wasserstoffionen, sondern auch direkt. Dadurch bildet sich um das Magnesium herum
eine Wasserstoffwolke, die den lonenaustausch zwischen dem Magnesium und der Losung
erschwert. Der Stromfluss kommt zum Erliegen. Durch das Bewegen des Magnesiumbandes
|6st sich der Wasserstoff von der Elektrode, der Strom kann fiir einen kurzen Moment wie-
der ungehindert flieBen. Die genauen chemischen Vorgdnge an den Elektroden werden in
Kapitel 4.6 beschrieben.

Versuch 7:

Gerate:

Man bendtigt die Gerate und Chemikalien aus den Versuchen 5 und 6 und ein etwa 5x1cm?
groRes Zinkblech.

Durchfiihrung:
Man ersetzt in den Versuchen 5 und 6 Magnesium durch das Zinkblech.

Beobachtung:

Die LED leuchtet nicht. Je nach GroRe und Abstand der Elektroden lauft der Motor, zumin-
dest wenn man die Saurelésungen aus Versuch 6 verwendet.

Erklarung:

Zink ist wesentlich edler als Magnesium. Daher liefert die Kupfer/Zink-Batterie eine geringe-
re Spannung als die Kupfer/Magnesium-Batterie, unter gunstigen Bedingungen etwa
U=0,8V. Das reicht fiir den Motor, nicht aber flr die LED. Dass diese Deutung richtig ist,
zeigt der folgende Versuch.

Versuch 8:

Gerate:

Man benétigt die Gerate aus den Versuchen 5-7 und zusatzlich ein zweites Kupfer- bzw.
Zinkblech, ein weiteres Kabel und zwei weitere Krokodilklemmen.

Durchfiihrung:

Man teilt den Apfel in zwei Hélften. In jede Halfte steckt man ein Zink- und ein Kupferblech.
Ein Zinkblech wird mit Hilfe zweier Krokodilklemmen und einem Kabel mit dem Kupferblech
der zweiten Apfelhdlfte verbunden. Das andere Zinkblech verbindet man mit der Minus-
buchse der LED bzw. des Motors, das zweite Kupferblech mit der Plusbuchse.

Beobachtung:
Die LED leuchtet schwach. Der Motor lauft meist, abhangig von der GroRe der Elektroden.

Erkldrung:
Durch die Reihenschaltung der beiden Batterien erhdlt man eine Spannung vonca. U=1,6 V.
Das reicht gerade fiir die LED.
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Versuch 9:

Gerate:

Man benotigt eine Mignonzelle, zwei Kabel und den Batterietester.

Durchfiihrung:

Man schliel8t die Mignonzelle an die LED bzw. den Motor an, wobei man bei der LED auf die
Polung achtet.

Beobachtung:

Die LED leuchtet nicht, selbst wenn die Mignonzelle noch voll ist. Der Motor lauft, sofern die
Batterie nicht leer ist.

Erkldrung:

Mignonzellen liefern eine Spannung zwischen U =1,2 und U =1,5V, je nachdem, ob es sich
um einen Akku oder eine normale Batterie handelt. Diese Spannung reicht nicht, um die LED
zum Leuchten zu bringen. Der Motor bendtigt jedoch nur U = 0,3 V, um zu laufen. Allerdings
liefert nur eine volle Batterie den erforderlichen Strom.

Versuch 10:

Gerate:

Man bendtigt eine Solarbatterie aus vier Solarzellen, eine Schreibtischlampe, mehrere Kabel
und einen Batterietester.

Durchfiihrung:

Man schlieft den Motor und die LED an eine Solarzelle an und beleuchtet sie mit einer
Schreibtischlampe. Dabei beachtet man die Polung bei der LED.

Beobachtung:
Der Motor lauft, wenn auch langsam, die LED leuchtet nicht.

Erkldrung:
Solarzellen liefern nur eine Spannung von U = 0,4 - 0,5 V. Das reicht flir den Motor, nicht
aber fiir die LED.

Versuch 11:

Gerate:

Man benoétigt die Gerate aus Versuch 10.

Durchfiihrung:

Man schaltet drei bzw. vier Solarzellen in Reihe, wobei man den Minuspol einer Solarzelle
mit dem Pluspol der nachfolgenden verbindet. Der freie Minuspol wird mit dem Minuspol
der LED, der freie Pluspol mit dem Pluspol der LED verbunden.

Beobachtung:
Die LED leuchtet bei vier Zellen hell auf, bei dreien leuchtet sie nicht.

Erklarung:
Drei Zellen liefern eine Spannung von U = 1,2 - 1,5 V, vier zwischen U = 1,6 - 2 V. Nur im
zweiten Falle ist sie hoch genug, um die LED zum Leuchten zu bringen.

Versuch 12:
Gerate:
Man benoétigt die Gerate aus Versuch 10.

Durchfiihrung:

A. Reichert: Galvanische Elemente 17



Man schaltet mehrere Solarzellen parallel, in dem man die Minuspole jeweils miteinander
verbindet, ebenso die Pluspole. An diese Batterie schlieRt man den Motor bzw. die LED an.

Beobachtung:
Die LED leuchtet nicht, der Motor lauft schneller als in Versuch 10.

Erkldrung:

Bei der Parallelschaltung von Batterien bleibt die Spannung gleich, der abnehmbare Strom
steigt. Mit U = 0,4 - 0,5 V ist die Spannung fiir die LED zu gering, der hohere Strom ldsst den
Motor schneller laufen.

Versuch 13:

Gerate:

Man benétigt einen Superkondensator mit den Daten 22F/2,3V, eine Gleichspannungsquel-
le, ein Voltmeter, vier Kabel, zwei Krokodilklemmen und einen Batterietester.

Durchfiihrung:

Man legt das Voltmeter an die Spannungsquelle und stellt eine Spannung von U = 2 V ein.
Man schlieBt mit Hilfe der Krokodilklemmen zusatzlich den Kondensator an. Dabei muss man
auf die richtige Polung achten. Die Spannung am Voltmeter sinkt voriibergehend. Erreicht sie
wieder ihren Ausgangswert von U = 2 V, so klemmt man den Kondensator ab und schliel3t
ihn an die LED bzw. den Motor an.

Beobachtung:
Die LED leuchtet fir langere Zeit hell auf und der Motor lauft etwa 45 Minuten lang.

Erklarung:

Beim Laden speichert der Superkondensator elektrische Ladungen und elektrische Energie.
Sie treiben die LED bzw. den Motor an. Da er eine grolRe Kapazitat hat, nimmt er im Gegen-
satz zu herkdmmlichen Kondensatoren viel Ladung auf. Kleinere elektrische Geradte lassen
sich mit ihm langere Zeit betreiben.
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4. Primarelemente

4.1 Zink-Kohle

Abb.1 zeigt den Aufbau einer herkdmmlichen Zink-Kohle-Batterie, auch als Leclanché-
Element bekannt.

@ Pluspol (Abschlusskappe)

Bitumen

=

Pappscheibe
Abdecknapf
o Kohlestab

Braunstein-Graphit-Zink-
chlorid-Ammoniumchlorid-
Gel (Pluspol)

Separator
Zinkbecher (Minuspol)

Isolierhiilse
<~ (®Minuspol (Bodenscheibe)

Abb.1: Innenleben einer Zink-Kohle-Batterie®

Sie kann man im Handel in den Bauformen Monozelle, Babyzelle, Mignonzelle, Microzelle,
Flachbatterie und Blockbatterie erwerben. Friiher wurde sie sehr vielseitig eingesetzt, heute
jedoch meist nur noch in Taschenlampen und Spielzeug. Das Leclanché-Element wurde be-
reits 1866 von Georges Leclanché entwickelt, patentiert und zum ersten Mal 1867 auf der
Pariser Weltausstellung der Offentlichkeit vorgestellt. Sie war damals eine Besonderheit un-
ter den Batterien, da sie, wie bis dahin Ublich, statt einer Elektrolytldsung nur eine feuchte
Elektrolyt-Paste enthielt. Sie war damit ,trocken” und besser zu handhaben. Der Minuspol,
die Anode, besteht aus einem Zinkbecher, der Pluspol, die Kathode aus einem Kohlenstab in
der Mitte des Elementes, der von einer feuchten Paste aus Braunstein MnO,, Rufl C, Ammo-
niumchlorid NH,4Cl und Starke umgeben ist. Braunstein ist das Oxidationsmittel, Zink das Re-
duktionsmittel. Der Rufl erhoht die elektrische Leitfahigkeit der Paste, Ammoniumchlorid
dient als Elektrolyt. Die Starke verdickt das wassrige Gemisch zu einer Paste. An den Elektro-
den laufen folgende Reaktionen ab.
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Minuspol: Zn - Zn?* + 2e~
Pluspol: 2Mn0, + 2H,0 + 2e~ - 2MnO(OH) + 20H".

Die Nennspannung betragt im unbelasteten Zustand etwa U = 1,5V. Im Betrieb sinkt sie, da
am Pluspol Hydroxidionen gebildet werden. Sie erhohen den pH-Wert, das Potential
MnO(OH)/MnO, fallt ab. Die Hydroxidionen werden jedoch nach und nach durch Ammoni-
umionen des Elektrolyten nach folgender Reaktionsgleichung gebunden:

20H™ + 2NH} - 2NH; + 2H,0.

Das so am Pluspol entstehende Ammoniakgas isoliert die Kohleelektrode, so dass beim lan-
geren Betrieb der Zelle auch die Stromstarke sinkt. In einer Pause erholt sich die Zelle wie-
der. Das Ammoniakgas diffundiert in die Zelle und reagiert mit den am Minuspol gebildeten
Zinkionen zu einer Komplexverbindung nach folgender Reaktionsgleichung:

Zn?*t + 2NH; - [Zn(NH;),]**.

Um die Bildung des Ammoniaks zu unterdriicken, verwendet man heute als Elektrolyt groR-
tenteils Zinkchlorid ZnCl; statt Ammoniumchlorid NH,4CI.

In einer weiteren Nebenreaktion reagieren die Zinkionen mit den gebildeten Hydroxidionen
zu Zinkhydroxid, das sich durch Abgabe von Wasser in Zinkoxid umwandelt. Die Reaktions-
gleichungen lauten:

Zn*t + 20H~ - Zn(OH), - ZnO + H,0.

Der Zinkbecher |6st sich beim Betrieb langsam auf, so dass Zinkoxid auslaufen kann. Es wirkt
atzend und kann die Platine von elektronischen Geraten zerstoren. Daher sollte man die Bat-
terien nach Gebrauch aus den elektrischen Gerdaten nehmen. Zink-Kohle-Batterien diirfen
auf keinen Fall in einem Ladegerat geladen werden. An den beiden Polen wiirde sich aus
dem Wasser und den Hydroxidionen Wasserstoff bzw. Sauerstoff abscheiden. Es entsteht
Knallgas und die Batterie konnte explodieren.
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4.2 Alkali-Mangan

Alkali-Mangan-Batterien, auch kurz als Alkaline-Batterien bezeichnet, kommen als Micro-
oder Mignonzellen in den Handel. Sie besitzen eine Nennspannung von U = 1,5 V und gelten
als auslaufsicher. Sie werden meist in Elektrogeraten mit hohem Energieverbrauch wie Foto-
apparate, Blitzlichter oder tragbare Audiogerate eingesetzt. Sie sind eine Weiterentwicklung
der herkdmmlichen Zink-Kohle-Batterie. Als Elektrolytlosung enthalten sie Kalilauge KOH.
Ihren genauen Aufbau entnehmen Sie Abb.1.

positive Polkappe

Stahlgehéuse
Kathode: MnO,/Graphit

Separator

Anode: Zinkpulver-/
Kaliumhydroxidpaste

Ableitungselektrode

Berstmembran

Kunststoffscheibe

negative Bodenplatte

Abb.1: AIkaIi-Mangan-Batteriez)

Da sich die Zinkelektrode in der alkalischen Losung sehr schnell auflésen wiirde, ist sie mit
Quecksilber amalgiert. Um den Innenwiderstand niedrig zu halten, wird der Anodenpaste
Zinkpulver zugesetzt. So vergroBert sich die Kontaktflache zwischen Elektrolyt und Ablei-
tungselektrode. Insgesamt lauft in der Alkali-Mangan-Batterie folgende chemische Reaktion
ab:

Zn + 2Mn0, + 2KOH + 2H,0 - K,[Zn(0H),] + 2MnO(OH).
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4.3 Lithium-Mangan

Lithiumbatterien sind sehr leicht, da Lithium nur eine Dichte von p = 0,53g/cm3 hat. Damit ist
ihre Energiedichte, also der Energieinhalt pro g, héher. Da Lithium ein starkes Reduktions-
mittel ist, haben sie mit U = 3 V eine héhere Nennspannung als herkdmmliche Batterien. Sie
kommen als 3V-Stabbatterie, als Knopfzellen oder als 9V-Blockbatterien, die aus drei Einzel-
zellen besteht, in den Handel. Lithium-Mangan-Batterien entladen sich kaum von selbst, da
die Lithiumionen nur vom Minuspol zum Pluspol wandern, wenn gleichzeitig Elektronen tber
einen Verbraucher vom Minuspol zum Pluspol flieBen. Das ist aber nur bei einem geschlos-
senen Stromkreis der Fall. Wegen ihrer langen Lebensdauer werden sie in Fotoapparaten mit
hohem Strombedarf, in Rauchmeldern und in elektronischen Datenspeichern eingesetzt.
Lithium bildet das Anodenmaterial, Braunstein das Kathodenmaterial. An den Elektroden
laufen folgende Teilreaktionen ab:

Minuspol: Li — 1le™ —» Li*
Pluspol: Mn0O, + 1le~ + Li* - LiMnO,
Gesamt: Li + MnO, — LiMnO,.

Die durch Oxidation gebildeten Lithiumionen werden in das Kristallgitter des Braunsteins
eingebaut. Gleichzeitig werden die Mangan(IV)-lonen des Braunsteins zu Mangan(lll)-lonen
reduziert. Wasserhaltige Elektrolytlosungen scheiden aus, da Lithium mit Wasser heftig rea-
giert zu Wasserstoff und Lithiumhydroxid nach folgender Reaktionsgleichung:

2Li + 2H,0 — 2LiOH + H,.

Die Batterie wiirde platzen und auslaufen, da LiOH sehr dtzend ist. Stattdessen verwendet
man spezielle organische, polare Losungsmittel wie Ester oder Ketone mit darin geléstem
Lithiumperchlorat (LiCIOy).

Die Reaktion zwischen Li und MnO, lasst sich nicht einfach umkehren. Verwendet man
LiMn,04 als Pluspol und Graphit als Minuspol, so kann die Batterie geladen werden. Sie wird
zum Lihiumionenakku (s. Kapitel 5.2). AulRerdem steigt die Nennspannung auf U = 3,3 - 3,8V.
Aber fir viele Gerate, die nur wenig Strom bendtigen, sind Batterien preiswerter als Akkus.
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4.4 Zink-Silberoxyd
Abb.1 zeigt den Aufbau einer Zink-Silberoxyd-Knopfzelle.
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Abb.1: Aufbau einer Zink-SiIberoxyd-KnopfzeIIel’

Sie hat eine Nennspannung von U = 1,55V und ist sehr langlebig. Die Anode besteht aus
Zinkpulver, die Kathode aus Silberoxydpulver mit je einer Ableitungselektrode aus Stahl. An
den Polen laufen folgende Reaktionen ab:

Minuspol: Zn - Zn?* + 2e~
Pluspol: Ag,0 + H,0 + 2e~ - 2Ag + 20H".
Als Elektrolyt wird Kalilauge verwendet. Die Zink-Silberoxyd-Knopfzelle wird hauptsachlich in

Uhren und Herzschrittmachern eingesetzt. Beim Entladen bildet sich Silber, das recycelt
werden kann.
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4.5 Zink-Luft
Abb.1 zeigt den Aufbau einer Zink-Luft-Knopfzelle.

(& Minuspol _ Zinkpulver

(Stahldeckel) Kunststoff-

dichtung

g

=y Luftloch
Separator
Aktivkohle
Nickelnetz | ®Pluspol
Teflonfolie____ | (Stahlbecher)
Filterpapier_______|

Abb.1: Aufbau einer Zink-Luft-KnopfzeIIel)

Sie hat eine Nennspannung von U = 1,4 V und wird in Horgeraten eingesetzt. Flir Armband-
uhren ist sie nicht geeignet, da diese wasserdicht sein miissen und somit den Zustrom von
Sauerstoff unterbinden. Eine mehrzellige Zink-Luft-Batterie versorgt elektrische Weidezdaune
mit Strom. In Abb. 2 kann man deutlich sechs Einzelzellen erkennen, ebenso die Luftlécher
jeder Zelle, so wie das rote Ableitkabel des Pluspoles und das blaue des Minuspoles. Sie sind
offensichtlich in Reihe geschaltet. Die Nennspannung der Batterie von U = 8,4 V wird wie bei
der Zindung im Auto durch einen Unterbrecherkontakt und eine Ziindspule auf mehrere
tausend Volt hochtransformiert. Die Tiere erhalten beim Beriihren des Zaunes einen kurzen
Stromschlag, der sie in Zukunft vom Weidezaun zurlickschrecken l3sst.

An der Anode der Zink-Luft-Batterie wird Zink oxidiert, als Oxidationsmittel dient Luftsau-
erstoff, als Elektrolyt Kalilauge. Die Kathode ist ein Gemisch aus Aktivkohle und RuB. Es ab-
sorbiert an seiner Oberfliche Sauerstoff, der {iber eine Offnung nachstrémen kann. An den
beiden Polen laufen folgende Reaktionen ab:
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Minuspol: Zn —» Zn?* + 2e~

Pluspol: 0, + 2H,0 + 4e~ - 40H".

Abb.2: Weidezaunbatterie
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4.6 Volta

In Kapitel 3.3 werden mehrere Versuche vorgestellt, in denen wassrige Losungen von Frucht-
sauren als Elektrolyt flr eine Batterie verwendet werden. Als Minuspol diente ein unedles
Metall, etwa Zink oder Magnesium, als Pluspol ein halbedles oder ein edles Metall wie Kup-
fer oder Silber. Ihr Aufbau entspricht dem des ersten Galvanischen Elementes, das der italie-
nische Naturforscher Alexandro Volta erfunden hat. Es bestand aus Zink- und Kupferplatten,
zwischen denen mit Schwefelsdure getrankte Filzscheiben lagen. Da sich die Zinkplatten
wahrend des Betriebes rasch auflosten, konnte sich die Voltasche Saule in der Technik nicht
durchsetzen. Heute wird sie in Frichteuhren wiederentdeckt. Es handelt sich um kleine Digi-
taluhren, die nur eine geringe Spannung und nur wenig Strom bendtigen. Als Batterie kom-
men zwei Apfel- oder Zitronenhalften oder zwei Behalter mit Cola zum Einsatz. In beiden
Halften bzw. Dosen stecken jeweils ein Kupfer- und ein Zinkblech. Das Zinkblech ist der Mi-
nuspol, das Kupferblech der Pluspol. Als Elektrolyt dient die Saure der Friichte bzw. der Cola.
Sie oxidiert das Zink zu Zinkionen und wird selbst zu Wasserstoff reduziert. Das Zinkblech
[6st sich nach und nach auf und muss nach einer gewissen Zeit durch ein neues ersetzt wer-
den. Wenn die Friichte ausgetrocknet sind oder die Sdure aufgebraucht ist, muss man sie
austauschen. An den Elektroden laufen folgende Reaktionen ab:

Minuspol: Zn - Zn?* + 2e~
Pluspol: 2H* + 2e~ - H,.

Die Spannung einer Zelle betragt etwa U = 0,8 V. Die beiden Teilbatterien sind in Reihe ge-
schaltet. So liefern sie mit rund U = 1,6 V genligend Spannung und Strom, um die Uhr anzu-
treiben. Leider reagiert das Zink auch auf direktem Weg mit der Fruchtsadure, da es in Kon-
takt mit der Sdure steht. Es wird daher recht schnell zersetzt. Die Lebensdauer ist begrenzt.
Die Friichteuhr hat keine groRe praktische Bedeutung. Sie ist eine nette Spielerei oder dient
als Dekoration.

Eine ahnliche Batterie wurde wahrscheinlich schon in der Zeit um 250 v. Chr. von den
Parthern benutzt, um Gegenstdnde galvanisch zu vergolden. Sie bestand aus einem Tonge-
faR, in das ein Kupferzylinder und ein Eisenstab eingelassen waren. Das Tongefald war ver-
mutlich mit Essig oder Traubensaft gefiillt. Die galvanische Zelle lieferte eine Spannung von
etwa U = 0,5V, die ausreichte, um Gegenstdnde zu vergolden. Dazu wurden der Gegenstand
und ein Stab aus Gold in eine Goldsalzlésung getaucht. Der Gegenstand wurde mit dem Ei-
senstab, der Goldstab mit dem Kupferzylinder der Batterie verbunden. An der Anode der
Elektrolysezelle gehen Goldatome als lonen in Losung, an der Kathode scheiden sich Goldio-
nen als Goldatome ab. Die benétigte Zersetzungsspannung betragt 0 V. Es wird lediglich eine
kleine Spannung bendtigt, um einen Stromfluss aufrecht zu erhalten. Auf diese Art und Wei-
se werden auch heute noch Metalle raffiniert, von Fremdatomen befreit.
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4.7 Daniell

Die erste technisch brauchbare Batterie stammt von dem englischen Professor fiir Chemie
John Frederic Daniell. Er lehrte am Kings College in London und ersetzte in der Voltaschen
Saule den Elektrolyten Schwefelsdaure durch Kupfer- bzw. Zinksulfatlésung, in die die jeweili-
gen Metalle eintauchten. Beide Flussigkeiten waren durch einen Tonzylinder voneinander
getrennt. Die Zinkplatten wurden weniger schnell verbraucht, weil sie nicht mit einer Saure
in Kontakt standen. Abb.1 zeigt den Aufbau eines Daniell-Elementes, nachgebaut mit schuli-
schen Mitteln. Der Tonzylinder wird durch ein U-Rohr mit Diaphragma ersetzt.

Z:ﬂ’ P Kupfer-

stab

\\\\ Stopfen

Stopfen

+Pol
Diaphragma
ctZn2ty = cf{cuZty =
1 mol/1 1 mel/l

Abb.1: Daniell-Element

An den Elektroden laufen folgende Reaktionen ab:

Minuspol: Zn - Zn?* + 2e~
Pluspol: Cu®* + 2e~ - Cu.

Die Spannung betragt:
U = Ey,(Cu) — Ey,(Zn) = 0,35V — (—0,76V) = 1,11V.

Im Vergleich zu den heute Ublichen Spannungen von U = 1,5 V, etwa beim Leclanché-
Element, ist sie relativ klein. Daher hat das Daniell-Element heute keine groRRe praktische
Bedeutung mehr. AuBerdem ist Kupfer recht teuer. Bei der Zink-Kohle-Batterie verwendet
man den wesentlich preiswerteren Braunstein MnO; als Oxidationsmittel.
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5. Sekundarelemente

5.1 Blei
Abb.1 zeigt den grundsatzlichen Aufbau eines Blei-Akkus.
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Abb.1: Aufbau eines Blei-Akkus

Die Zahlen in der Abbildung haben folgende Bedeutungen:

1: Minuspol, Anode

2: Pluspol, Kathode

3: Diaphragma

4: Blei Pb

5,7: Bleisulfat PbSO,

6: Elektrolyt, Schwefelsdure H,SO,4
8: Bleidioxid PbO,

Als Minuspol dient ein Bleistab, der zugleich das Reduktionsmittel ist. Er wird beim Entladen
zu Bleisulfat oxidiert und bildet damit die Anode. Am Pluspol wird das Oxidationsmittel Blei-
dioxid zu Bleisulfat reduziert. Es stellt die Kathode dar. Die Schwefelsaure ist der Elektrolyt.
Sie bindet aulRerdem die am Minus- und Pluspol entstehenden Bleiionen Pb%* zu Bleisulfat
PbSO,. Die Reaktionsgleichungen lauten:

Minuspol: Pb + H,S0, < PbS0, + 2e~ + 2H*
Plusp()l:PbOZ + 26_ + H2504 + 2H+ Aaxd PbSO4 + 2H20
Gesamt: Pb + PbO, + 2H,S0, < 2PbS0O, + 2H,0.

Die nach rechts zeigenden Pfeile beschreiben die Reaktionsablaufe beim Entladen, die nach
links laufenden beim Laden.
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Betrachtet man die Gesamtrektionsgleichung, so sieht man, dass beim Entladen Wasser ent-
steht und beim Laden verbraucht wird. Es muss beim Laden von aulRen zugefiigt werden,
wenn es beim Entladen zum Teil verdunstet ist. Moderne Batterien sind allerdings so abge-
dichtet, dass sie kein Wasser verlieren. Sie bendtigen beim Laden kein zusatzliches Wasser.
Beim Entladen wird Schwefelsdaure verbraucht. Daher sinkt wahrend des Einsatzes die Dichte
der Batteriesaure. Mit einer Dichtespindel kann man den Ladungszustand der Batterie (iber-
prifen. Beim Laden wird sie wieder zuriickgebildet.

Beim ersten Laden wird Wasser zersetzt. Es bildet sich am Minuspol, der Kathode, Wasser-
stoff und am Pluspol, der Anode, Sauerstoff, der sofort mit Blei zu Bleidioxid weiterreagiert.
Zu Beginn enthdlt die Zelle zwei Bleielektroden. Die Reaktionsgleichungen lauten im Einzel-
nen:

Minuspol:2H* 4+ 2e~ —» H,
Pluspol:40H™ — 0, + 2H,0 + 4e~
0, + Pb = PbO,

Gesamt: 2H,0 + Pb - Pb0O, + 2H,.

Wahrend des Ladevorganges kann sich hochexplosives Knallgas bilden. Es ist immer wieder
zu gefahrlichen Unfdllen gekommen. Daher sind Blei-Akkus heute, wenn sie ausgeliefert
werden, bereits geladen. Um die Spannung des Blei-Akkus zu berechnen, muss man die
Elektrodenpotentiale fiir folgende Redoxpaare betrachten:

Pb = Pb?* + 2e~
Pb?* + 2H,0 - Pb0O, + 4H™* + 2e".

Sie hangen von den Konzentrationen der H*-lonen und der Pb**-lonen ab. Schwefelsiure
dissoziiert als starke Saure in der ersten Stufe praktisch vollstandig, in der zweiten nur zu 1%.
Mit diesen Uberlegungen erhilt man fiir die Konzentrationen der lonen im Elektrolyten bei
einer Konzentration der Schwefelsdure von ¢ = 2,9 mol/I:

c(H") = (2,94 0,01 % 2,9)mol/l = 2,93mol/l
c(HS0;) = (2,9 — 0,01 * 2,9)mol/l = 2,87mol /I
c(50%7) = 0,01 = 2,9mol/l = 0,029mol/l.

Die Konzentration der Pb**-lonen errechnet man mit Hilfe des Loslichkeitsproduktes von
PbSQ,. Es gilt:

L(PbSO,)

c(Pb*") = c(S0Z)

= 6,9 *x 10~ "mol/L.
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Mit Hilfe der Nernstschen Gleichung erhalt man fir die Elektrodenpotentiale:
0,058V
E(Pb%**/Pb) = E,(Pb**/Pb) + — log(c(Pb?*t))

0,058V
=—0,13V + — log(6,9 * 1077)

= —-0,31V
E(Pb?* /Pb0,) = Ey(Pb>*/Pb0,) + 220 4 1og (U
= _ % _—
( / 2) 0( / 2) 2 Og C(Pb2+)
146V + 0,058V l 2,934
= —_ % S —
‘ 2 %86 9x 107
= 1,46V + 0,23V
= 1,69V.
Die Spannung der Batterie betrdagt damit:
U = E(Pb**/Pb0O,) — E(Pb%* /Pb)
= 1,69V — (—0,31V)
= 2,0V.
Separator Minuspol

leeres positive Platte negative Platte
Gitter (PbO,) (Pb)

Abb.2: Bleiakkumulator”

Pluspol

Im PKW besteht die Batterie aus sechs Zellen, die in Reihe geschaltet sind (s. Abb.2). Damit
hat sie eine Nennspannung von U = 12 V. Autobatterien besitzen je nach GréBe eine Nenn-
kapazitat von etwa Q = 60 Ah. Sie entspricht physikalisch der Ladung der Batterie. Mit ihr
kann man bei gegebener Stromstarke die Zeit t errechnen, bis die Batterie leer ist. Dieser Fall
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tritt z.B. ein, wenn man vergisst, das Vorderlicht auszuschalten. Bei modernen Autos ist diese
Gefahr allerdings gering, da das Licht automatisch ausgeht, wenn man das Auto ausmacht.
Die Stromstarke ergibt sich aus der Leistung der Lampen. Es gilt:

I—P—Z*SSW—917A
U 12 TR

Fur die Zeit, bis der Akku leer ist, erhalt man:

t—Q—60Ah—654h
1 9174 T

Dabei setzt man voraus, dass sie sich gleichmaRig entladt, was mit Sicherheit nicht realistisch
ist. Zu Beginn entladt sie sich schneller. Sinkt die Spannung ab, so sinkt auch die Stromstarke.
Der wirkliche Entladevorgang verldauft exponentiell. AuBerdem besteht heute die Beleuch-
tung beim Auto haufig aus LEDs, die eine deutlich geringere Leistung besitzen.
Blei-Akkus sind sehr schwer, da Blei eine hohe Dichte hat. Um die benétigte Bleimasse zu
errechnen, ermittelt man mit Hilfe des Faradaygesetzes zunachst die Stoffmengen an Blei an
beiden Elektroden. Es gilt fir jeden der beiden Pole:

Q _ 604%3600s
zxF  2%96487C/mol

n,(Pb) = = 1,12mol

und damit

my; =n, * M = 1,12mol * 207,2g/mol = 231,9g.
Fiir beide Elektroden zusammen bendtigt man also:
m=2xmy =2%2319g = 463,89,

wenn man das Blei voll ausnutzen kann. Da es aber nur zu 60% umgesetzt werden kann, er-
hélt man letztendlich:

463,8¢g

m(Pb) = 0E

= 773g.

Hinzu kommen das Gehause, die Bleigitter und die Scheider, auch Separatoren genannt (s.
Abb.2). Sie machen den Blei-Akku so schwer. Er eignet sich nicht zum Antrieb von Elektroau-
tos. Lithiumionen-Akkus enthalten als wesentlichen Bestandteil Lithium, das als Leichtmetall
eine viel kleinere Dichte hat als das Schwermetall Blei. Die Batterien sind viel leichter. Sie
haben daher eine héhere Energiedichte. Blei-Akkus haben weitere Nachteile. Lddt man sie
mit einer zu grolRen Stromstéarke, so wird in einer Nebenreaktion Wasser zu Wasserstoff und
Sauerstoff zersetzt. Es bildet sich Knallgas, das zu sehr gefdhrlichen Explosionen fiihren kann.
Beim Ladevorgang kann die Entladereaktion nicht vollstandig riickgangig gemacht werden.
Bei jedem Ladevorgang sinkt daher die Nennkapazitdt des Akkus immer weiter ab. Gleichzei-
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tig steigt durch das gebildete Bleisulfat der Innenwiderstand. Die maximal abnehmbare
Stromstarke sinkt. Irgendwann ist sie so gering, dass das Auto sich nicht mehr starten lasst,
vor allem im Winter, da die Leistung der Batterie zusatzlich mit sinkender Temperatur ab-
nimmt. Der Anlasser bendtigt eine Stromstdrke von | = 150 A. Mit der Nennkapazitat der
Batterie erhalt man fir die Zeit t, die man im Idealfall den Anlasser betatigen kann

60Ah

L= T50a

= 0,4h = 24min.

In der Praxis ist die Batterie nach etwa zehn Startversuchen nicht mehr in der Lage, die be-
notigte Stromstarke zu liefern.
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5.2 Lithium
Abb.1 zeigt den Aufbau eines Lithiumionen-Akkus.
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Abb.1: Aufbau Li*-lonen-Akku

Die Zahlen in der Abbildung haben folgende Bedeutung:

cONO UL B WN B

9:

: Minuspol, Anode

: Pluspol, Kathode

: Diaphragma

: Graphit mit eingelagerten Lithiumatomen LiCg

: Elektrolyt

: Lithiumionen Li*

: Elektronen

: Kobaltdioxid CoO, oder Dimangantetroxid Mn;0,,

Lithiumkobaltdioxid LiCoO; oder Lithiumdimangantetroxid LiMn,04
Kupfer Cu

10: Aluminium Al

LiCs besteht aus Kohlenstoffsechserringen, in die sich jeweils ein Lithiumion und ein Elektron
einlagern. Inwieweit sich beide dabei zu Lithiumatomen verbinden, ist umstritten. Beim La-
den werden durch die externe Stromquelle Lithiumionen und Elektronen vom Pluspol, der
Kathode, zum Minuspol, der Anode, gepumpt und in die Graphitstruktur eingebunden. Die
Elektronen stammen von Co(lll)- bzw. Mangan(lll)-lonen, die am Pluspol zu Co(IV)- bzw.
Mn(IV)-lonen oxidiert werden. Die Lithiumionen werden aus dem Reduktionsmittel LiCoO,
bzw. LiMn,0,4 freigesetzt, so dass Kobaltdioxid CoO, bzw. Mn,0,4 entsteht. Die Reaktionen
lauten:
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Minuspol: Li* + le” + C4 — LiCq
Pluspol: LiCoO, - Co0, + Li* + 1le~
Gesamt: LiCo0O, + Cq — LiCg + C00,.

Analog kann man die Reaktionsgleichungen mit Manganionen formulieren. Beim Entladen
wandern die Lithiumionen durch das Diaphragma und die Elektronen durch den elektrischen
Verbraucher wieder vom Minuspol zum Pluspol. Die Elektronen reduzieren Co(IV)/Mn(IV)-
lonen zu Co(lll)/Mn(lll)-lonen, die Lithiumionen lagern sich in das Kristallgitter von CoO, bzw.
Mn,0, ein und bilden mit ihm wieder das Reduktionsmittel. Folgende Reaktionen laufen ab:

Minuspol: LiCs - Li* + 1le™ + (g4
Pluspol: Co0, + Li* + 1le~ - LiCo0,
Gesamt: LiCg + CoO, — LiCo0, + Cg.

Enthalt der Akku statt Kobaltdioxid Dimangantetroxid, so ergibt sich folgende Gesamtreakti-
onsgleichung:

Gesamt: LiCg + Mn,0, — LiMn,0, + Cg.

Lithiumionen-Akkus werden vielseitig verwendet, in Kameras, in Laptops und in Elektroau-
tos. Sie verdrangen immer mehr Nickelmetallhydrid-Akkus und Nickel-Cadmium-Akkus. Sie
sind sehr leicht bei gleicher Kapazitadt, da Lithium nur eine Dichte von p = 0,53 g/cm3 hat.
Nickel und Cadmium zdhlen zu den Schwermetallen. Cadmium ist auBerdem hochgiftig. Li-
thiumionen-Akkus besitzen im Gegensatz zu den beiden anderen keinen Memory-Effekt. Die
Spannung ist mit U = 3,6 — 4V rund dreimal héher als bei herkdmmlichen Akkus. Sie entsteht
durch das Konzentrationsgefalle an Lithiumionen zwischen dem Minus- und dem Pluspol. Die
Li-Akkus vertragen sehr viel mehr Ladezyklen und lassen sich schnell aufladen, da nur Lithi-
umionen und Elektronen vom Pluspol zum Minuspol gepumpt werden. Sie entladen sich
kaum von selbst. Es fallen weniger Schadstoffe an. In Zukunft sollen die organischen Elektro-
lytlésungen vermehrt durch leitende Polymere ersetzt werden, so dass die Akkus nicht mehr
auslaufen kénnen. Abb.2 zeigt einen solchen Lithium-Akku auf Polymerbasis. Das Metallge-
hause wurde ebenfalls durch Kunststoffe ersetzt. Die Zelle kann jede beliebige Form anneh-
men und passt in kleinste Hohlraume in den elektronischen Geraten. Die Lithiumionen-Akkus
haben aber auch einige Nachteile: Lithium lasst sich nur aufwandig durch Elektrolyse aus
seinen Salzen gewinnen. AuBerdem miissen sie unter einer Argon-Schutzatmosphare herge-
stellt werden, da Lithium an der Luft sehr schnell oxidiert wird. Daher sind sie vergleichswei-
se teuer. Und der Abbau der Lithiumsalze verursacht grof3e 6kologische Schaden.
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Lithiumverbindungen

(Kathode)

Graphitverbindungen
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Abb.2: Aufbau eines Lithium-Ponmerakkusz)
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5.3 Nickel-Metallhydrid

Abb.1 zeigt den Aufbau eines Nickel-Metallhydrid-Akkus. Sie haben Nickel-Cadmium-Akkus
praktisch vollstandig aus dem Markt verdrangt, da Cadmium sehr giftig ist und daher auf-
wandig als Sondermill entsorgt werden muss. Heute werden sie jedoch immer mehr durch
Lithiumionen-Akkus ersetzt.

Pluspol

Sicherheitsventil

L isolierende
PVC-Scheibe

positive
Elektrode:
Nickel(lll)oxid-
hydroxid

Separator

— negative
Elektrode:
NI Legierung mit

NN _\}‘\-Jl,)*—/ Metallhydrid

Minuspol

Abb.1: Aufbau eines Ni/MeH,-Akkus?

Als positive Elektrode dient Nickel(lll)oxidhydroxid NiO(OH), als negative eine Metalllegie-
rung aus Nickel, Lanthan und Cer. Sie kann Wasserstoffgas absorbieren und lasst sich mit der
chemischen Formel MeH, beschreiben. Als Elektrolyt verwendet man Kalilauge KOH. Das
Sicherheitsventil baut den Druck ab, wenn sich beim Laden Wasserstoffgas bilden sollte, das
durch die Metalllegierung nicht gebunden wird. An den Polen laufen folgende Reaktionen
ab. Der Pfeil nach rechts beschreibt die Vorgange beim Entladen und der Pfeil nach links
beim Laden.
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Pluspol: 2NiO(OH) + 2H,0 + 2e~ < 2Ni(OH), + 20H~
Minuspol: MeH, + 20H™ & Me + 2H,0 + 2e~
Gesamt: 2NiO(OH) + MeH, < 2Ni(OH), + Me.
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5.4 Nickel-Cadmium

Beim Nickel-Cadmium-Akku dient Cadmium als negative Elektrode und Nickel(lll)oxid-
hydroxid NiO(OH) als positive Elektrode, als Elektrolyt benutzt man Kalilauge KOH. An den
Polen laufen folgende Reaktionen ab. Der Pfeil nach rechts beschreibt die Vorgdange beim
Entladen und der Pfeil nach links beim Laden.

Pluspol: 2NiO(OH) + 2H,0 + 2e~ < 2Ni(OH), + 20H~
Minuspol:Cd + 20H™ < Cd(OH), + 2e~
Gesamt:2NiO(OH) + Cd + 2H,0 < 2Ni(OH), + Cd(OH),.

Friher wurden Nickel-Cadmium-Akkus sehr haufig in elektrischen Kleingeraten wie Kameras,
Fernbedienungen usw. eingesetzt. Er wurde als Knopfzelle, Mignonzelle und Blockbatterie
vertrieben und besitzt eine Nennspannung von U = 1,3 V. Heute ist er kaum noch erhiltlich,
da Cadmium sehr giftig ist und als Sondermiill aufwandig entsorgt werden muss. Aullerdem
tritt bei ihm der sogenannte Momory-Effekt auf. Wenn man den Akku vor der vollstiandigen
Entladung nachladt, entstehen auf der negativen Elektrode kleine Kristalle aus einer komple-
xen Nickel-Cadmium-Verbindung mit der chemischen Zusammensetzung NisCd,;. Wiederholt
sich dieser Vorgang mehrmals, wird die Schicht dieser Verbindung immer dicker. Dadurch
verringert sich die wirksame Oberflache der Cadmium-Elektrode immer mehr, der Akku lie-
fert nur noch fur wenige Minuten die Nennspannung. Er sollte daher vor jedem Laden voll-
standig entladen werden. Die Schicht aus NisCd,; lasst sich entfernen, indem man ihn
mehrmals vollstandig entlddt und anschliefend mit der Nennspannung wieder aufladt. Spe-
zielle elektronische Ladegerate erledigten diese Aufgabe selbststandig.
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6. Brennstoffzellen

6.1 Wasserstoff

Brennstoffzellen speichern keine Energie, da die chemischen Stoffe laufend von auRen nach-
geliefert werden. Sie wandeln chemische Energie nur in elektrische Energie um. Sie sind mit
den Solarzellen artverwandt, die Lichtenergie in elektrische Energie umwandeln. Fallt kein
Licht auf sie, so liefern sie keinen Strom.
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Abb.1: Aufbau einer Brennstoffzelle

Abb.1 zeigt den grundsatzlichen Aufbau einer Wasserstoff-Sauerstoff-Brennstoffzelle. Die
Zahlen in der Abbildung haben folgende Bedeutungen:

: Minuspol, Anode

: Pluspol, Kathode

: Diaphragma

: Nickel Ni

: Wasserstoff H,

: Sauerstoff O,

: Elektrolyt, Kalilauge KOH

Noubh wN R

Die Zuordnung ergibt sich aus dem allgemeinen Aufbau einer Batterie, flir die man zwei
Elektroden als Minus- bzw. Pluspol benoétigt. In der Brennstoffzelle bestehen sie aus Nickel.
Beide tauchen in einen Elektrolyten ein, hier Kalilauge KOH. Die Halbzellen sind durch ein
Diaphragma getrennt, damit das Oxidationsmittel, hier Sauerstoff und das Reduktionsmittel,
in diesem Falle Wasserstoff nicht in direkten Kontakt kommen kénnen. An den beiden Polen
laufen folgende Reaktionen ab:
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Minuspol: H, —» 2H* + 2e~
Pluspol: 0, + 4H* + 4e~ - 2H,0
Gesamt:2H, + 0, = 2H,0.

Um die Spannung zu erhalten, berechnet man zunachst die Potentiale der beiden Halbzellen
mit Hilfe der Nernstschen Gleichung. Dazu benétigt man die Konzentration der H™-lonen im
Elektrolyten, wobei die OH-lonenkonzentration aufgrund der Konzentration des Elektrolyten
KOH

c(OH™) = 5mol/l

betragt. Mit Hilfe des Massenwirkungsgesetzes fiir die Autoprotolyse des Wassers ergibt
sich:

Ky
c(OH™)
_ 107*(mol/1)?
5mol/l
= 2+ 10" ¥mol/l.

c(HY) =

Fur das Potential der Wasserstoffhalbzelle erhadlt man bei einem Wasserdruckdruck
p(H,) = 1bar (s. Kapitel 2.2):

0,058V  {c(ox),p(0ox)}
2 *{C(red),p(red)}

oy 4 2058V c(H*)?
= — % [0 —————
2 I )

0,058V
=0V + — log(2 * 10715)2

EQ2H*/H,) = 0V +

= —0,87V.

Fiir das Potential der Sauerstoffhalbzelle ergibt sich bei einem Sauerstoffdruck p(O,) = 1bar,
wobei die Konzentration des Wassers in der wassrigen Losung als konstant vorausgesetzt
und damit gleich 1 gesetzt wird:
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0,058V  {c(ox),p(0ox)}
4 *{c(red),p(red)}

0,058V c(HYH)* xp(0,)
=1,2 _—
23V + 2 * [0 (H,0)?

E(0, + 4H*/2H,0) = 1,23V +

0,058V
= 1,23V + — log(2 * 10715)*

= 0,36V.

Die Spannung der Brennstoffzelle betragt somit:

= 0,36V — (=0,87V)
= 1,23V.

Die Spannung nimmt zu, wenn man den Sauerstoffdruck und den Wasserstoffdruck erhoht.
Dadurch steigt das Potential der Sauerstoffhalbzelle, wahrend das der Wasserstoffhalbzelle
sinkt, so dass die Spannung steigt (s. Nernstsche Gleichung). Die Konzentration des Elektroly-
ten hat dagegen keinen Einfluss auf die Spannung, da sie sich aufgrund der Nernstschen
Gleichung auf beide Potentiale in gleicher Weise auswirkt.

Gewinnt man den Wasserstoff und Sauerstoff fir die Brennstoffzelle in einem Hoffman-
Apparat durch Zersetzen von Wasser (s. Versuch 1), das mit Schwefelsaure bis auf einen pH-
Wert von pH = 0 angereichert wurde, so erhalt man die Strom-Spannungskennlinie in Abb. 3
bzw. 4 (s.u. Versuch 1). Aus ihnen kann man ablesen, dass die Zersetzungsspannung U; des
Wassers unter diesen Bedingungen

UZ - UL - Z,ZV

betragt. Sie entspricht der Ladespannung U fir eine nachgeschaltete Brennstoffzelle. Erst ab
dieser Spannung beobachtet man Gasentwicklung an beiden Platinelektroden und die
Brennstoffzelle kdnnte einen Strom liefern. Man braucht eine Uberspannung Ug

Uy=U,—U
= 2,2V — 1,23V
=0,97V.

Diese zusatzliche Spannung wird benétigt, damit Strom durch den Hoffmann-Apparat flieRen
kann. Er sorgt fir den Nachschub der benétigten lonen an den Elektroden. Die Uberspan-
nung hangt u.a. vom Material der verwendeten Elektroden ab. AuRerdem stehen die gebil-
deten Gase an den Elektroden unter einem héheren Druck als dem Normaldruck, da jeweils
die Flissigkeitssaule eines Schenkels auf ihnen lastet.
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Versuch 1:

Aufbau:

Man bendtigt den Aufbau in Abb. 2. Statt cassy mobile kann man auch zwei getrennte Mess-
gerate, ein Voltmeter und ein Amperemeter benutzen.

0Oy

Hoff-
—mann-
| (|Apparat

& |

cassy mobile

Stromquelle

Abb.2: Versuchsaufbau

Durchfiihrung

Man erhoht die Gleichspannung, beginnend bei 0 V in kleinen Schritten von ca. 0,2 V und
speichert jeweils den Messwert durch Driicken der OK-Taste. Wenn man Multimeter be-
nutzt, notiert man sich die Messwerte und tragt sie mit Excel in ein Messdiagramm ein. Man
beendet den Versuch, wenn man eine Spannung von U = 3,0V erreicht hat. Man zieht die
Stecker der Stromquelle und beobachtet die Spannung.

Beobachtung:
Man erhalt mit cassy mobile die Messkurve in Abb. 3, mit Excel die Messkurve in Abb. 4.

Auswertung

Legt man eine Ausgleichsgerade durch den steil ansteigenden Teil der U/I- Kennlinie, so
schneidet sie in beiden Fallen die U-Achse bei

U, =2,.2V.
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Abb. 3: Messkurve mit cassy mobile
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Abb.4: Messkurve mit getrennten Multimetern
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Nach dem Ziehen des Steckers zeigt das Messgerat eine Spannung U = 1,25 V an. An den
Elektroden haftet ein wenig Sauerstoff- bzw. Wasserstoffgas. Aullerdem liegen in der Losung
noch Hydroxid- und Oxoniumionen vor. Es entsteht eine galvanische Zelle mit der oben be-
rechneten Spannung. Da die Messung der Spannung fast stromlos erfolgt, spielt die Uber-
spannung keine Rolle.

Die Firma Heliocentris bietet einen Experimentiersatz an, mit dem man die Vorgange rund
um eine Brennstoffzelle sehr anschaulich demonstrieren kann. Er besteht aus einer Solarzel-
le, einer Elektrolysezelle fiir Wasser, einer Brennstoffzelle und einer Anzeigeeinheit. Sie ent-
hédlt ein Voltmeter, ein Amperemeter, einen kleinen Motor und eine kleine Lampe. Damit
kann man den folgenden Versuch durchfiihren.

Abb. 5: Experimentiersatz

Versuch 2:
Aufbau:
Abb. 5 zeigt den genauen Versuchsaufbau.

Durchfiihrung:

Man baut den Experimentiersatz nach Abb. 5 auf. Man fillt die Elektrolysezelle bis zur Null-
marke mit destilliertem Wasser und elektrolysiert anschlieBend 10 Minuten lang. Dann
schaltet man die Anzeigeeinheit ein. Zeigt sie eine Spannung von etwa U = 1,1V an, so steckt
man die Kabel auf den Stromeingang A um und schaltet mit dem Wahlschalter den Motor
bzw. die Lampe ein.

Beobachtung:

Wahrend der Elektrolyse bilden sich an beiden Polen Gase. Wahlt man den Motor aus, so
l[auft er, solange die Lampe die Solarzelle beleuchtet und damit die Elektrolysezelle Wasser-
stoff und Sauerstoff nachliefert. Das kleine Anzeigelampchen leuchtet meist nur sehr
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schwach.

Erklarung:

An den Polen der beiden Zellen laufen folgende Reaktionen ab. Der Pfeil nach rechts gilt fir
die chemische Reaktion in der Elektrolysezelle, der Pfeil nach links fir die Vorgange in der
Brennstoffzelle.

Pluspol: 2H* + 2e~ & H,
Minuspol:40H™ < 0, + 2H,0 + 4e™
Gesamt:4H* + 40H~ & 2H, + 0, + 2H,0.

Brennstoffzellen werden immer wieder als Antrieb fiir Elektroautos ins Gesprach gebracht.
Sie sind sehr viel leichter als Blei-Akkus, da sie nur Nickel als Elektroden enthalten und nicht
das sehr viel schwerere Blei. Daflir sind sie schwieriger zu handhaben wegen der Gase. Vor
allem der Wasserstoff bereitet Probleme, da er hoch explosiv ist. Er miisste in groRerer
Menge in einem speziellen Tank im Auto gelagert werden. Man benutzt heute Fest-
stofftanks. Sie bestehen aus porésen Materialien, in die sich Wasserstoffgas einlagern kann.
Aber auch der Tankvorgang ist nicht ungefdhrlich und erfordert duRRerste Vorsicht. Dafir
stehen Wasserstoff und Sauerstoff durch Elektrolyse von Wasser nahezu unbegrenzt zur
Verfligung. Die fiir die Elektrolyse bendétigte elektrische Energie konnte man wie im Versuch
gezeigt mit Solarzellen gewinnen. Als Abgas entsteht nur harmloses Wasser, wahrend Blei-
rickstande aus Blei-Akkus recycelt werden missen, da sie fir die Umwelt hochgiftig sind.
Die andere Alternative sind Lithiumionen-Akkus. Sie haben allerdings eine 60mal geringere
Energiedichte als Wasserstoff. Die Akkus benotigen viel Platz und sind entsprechend schwer.
Aullerdem ist die Herstellung von Li-Akkus sehr aufwandig und teuer.
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6.2 Weitere

Da Wasserstoff schwierig zu handhaben ist, weil er hoch explosiv und gasférmig ist, wurden
weitere Brennstoffzellen entwickelt. In ihnen dient ein anderer Stoff als Reduktionsmittel,
etwa Methanol oder Hydrazin. Mit Methanol laufen in Kalilauge als Elektrolyt folgende Reak-
tionen an den Polen ab:

Minuspol: CH,0 + 60H™ - C0O, + 5H,0 + 6e~
Pluspol: 0, + 2H,0 + 4e~ - 40H™
Gesamt:2CH4,0 + 30, —» 2C0, + 4H,0.

Mit Hydrazin lauten die Reaktionsgleichungen mit Kalilauge als Elektrolyt wie folgt:

Minuspol: NyHy, +40H™ — N, + 4H,0 + 4e™

Pluspol: 0, + 2H,0 + 4e~ - 40H™

Gesamt: N2H4 + 02 - NZ + 2H20

Beide Stoffe bieten den Vorteil, dass sie flissig und nicht hochexplosiv sind. Sie lassen sich
gefahrloser handhaben und lagern. Dafiir stehen sie nicht unbegrenzt zur Verfligung. Als

Abgase werden wie bei der Wasserstoffbrennstoffzelle nur Stoffe gebildet, die in der Luft
sowieso vorhanden sind: CO,, H,O und N,.
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