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Facharbeit Chemie

Zentrale Fragestellungen: Funktioniert die Leclanché-Zelle, auch wenn das Reduktionsmittel Zink gegen Aluminium austauscht wird, was verändert sich innerhalb der Zelle, welche Auswirkungen hat die Veränderung auf die Spannung und wäre diese galvanische Zelle dann genauso effizient?

1. Vorwort

 Als erstes möchte ich Auskunft über die Wahl meines Themas geben und darstellen, warum ich dieses wählte: Eigentlich wollte ich meine Facharbeit über Leuchtstäbe oder „Knicklichter“ schreiben, doch da das Experimentelle ein wesentlicher Teil der Facharbeit sein sollte, entstanden Komplikationen, weil die benötigten Stoffe den Rahmen des Budgets sprengten. Ich sah mich also gezwungener maßen nach einem anderen Thema um und stieß im Internet auf ein Experiment, in welchem man Aktivkohle in der Mikrowelle zur Reaktion bringt und damit Temperaturen von bis zu 1000 Grad Celsius erreichen kann. Dies wollte ich untersuchen, und nach vielen Überlegungen zur Durchführung in der Praxis, Bestimmung der Temperatur und einem Besuch der Bibliothek der Universität Duisburg-Essen, zur Klärung des theoretischen Parts, kam ich zu dem Schluss, dass auch dieses Thema ungeeignet für eine Facharbeit  ist, da zu wenig Material zur Verfügung steht. Ich war also wieder bei null angekommen, und nach vielen weiteren Ideen und Anregungen seitens meines Lehrers beschloss ich ein Thema zu wählen, das zu unserer aktuellen Unterrichtsreihe passt, der Elektrochemie. Als ich dann im Internet auf Versuche mit Aluminium
 stieß, wollte ich die elektrochemischen Eigenschaften des Stoffes untersuchen, indem ich Experimente damit durchführe.

In meiner Facharbeit widme ich mich dem Leclanché-Element - oder auch Leclanche-Zelle genannt – in Bezug auf die Funktionsweise beim Austausch des Reduktionsmittels Zink durch Aluminium. Ich habe die Eigenschaften und Funktionen der einzelnen Stoffe in mehreren Versuchen und mit Benutzung von Lektüre herausgestellt und werde in meiner Facharbeit darüber berichten.

2. Hauptteil

Wie schon erwähnt, werde ich die chemischen Prozesse in einer Leclanche-Zelle erklären, welche sich ergeben, wenn man Zink durch Aluminium austauscht. Dazu habe ich eine Reihe von Versuchen durchgeführt, die Aufschluss über Funktion und Wirkungsweise der einzelnen Stoffe innerhalb der Zelle geben. Im ersten Versuch habe ich die Leclanche-Zelle mit Aluminium anstatt von Zink nachgebaut und die Vorgänge untersucht. Im zweiten Versuch habe ich den Elektrolyten durch einen anderen, nämlich Natriumchlorid-Lösung, ersetzt um festzustellen, welche Reaktionen bedingt durch den Elektrolyten ablaufen und was sich verändert. Im dritten Versuch habe ich Natriumhydroxid als Elektrolyt benutzt, um Vergleiche zu ziehen, die ich im Laufe der Facharbeit weiter erläutern werde. Von den Experimenten wurden Fotos erstellt, die sich im Anhang befinden und die Versuchsergebnisse veranschaulichen.

2.1 Die Leclanché-Zelle

Da ich mich in meiner Facharbeit mit Versuchen und der Theorie um die veränderte Leclanche-Zelle beschäftigt habe und dies Thema meiner Facharbeit ist, liegt es auf der Hand, dass die originale Leclanché-Zelle als erstes erläutert werden sollte: 

Die Leclanché-Zelle wurde 1867 das erste Mal von Georges Leclanche vorgestellt. Sie findet heutzutage immer noch Verwendung als Batterie in Spielzeugen oder Taschenlampen. Um die Funktionsweise der Leclanché-Zelle zu erklären, ist der Aufbau als erstes zu erläutern:

2.1.1 Aufbau der Leclanché-Zelle

Die Außenhülle besteht aus Metall, einer Kunststoffdichtung und auf der Innenseite eine Schicht Zink. Im Inneren befindet sich eine Elektrode aus Kohlenstoff, die von einer Paste aus Mangandioxid, Ammoniumchlorid, Graphitpulver und Wasser umgeben ist.
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Abbildung 1: Aufbau der Leclanché-Zelle

2.1.2 Reaktionen und Funktionsweise der Leclanché-Zelle 

Die für die Reaktionen bedeutenden Stoffe sind dabei das Zink, Mangandioxid, Ammoniumchlorid und Wasser und reagieren in folgenden Reaktionen:

Am Minuspol wird das Zink oxidiert und Zink-Ionen gehen in Lösung, während am Pluspol das Mangandioxid mit Wasser und den vom Zink abgegebenen Elektronen zu Manganoxidhydroxid und Hydroxid-Ionen reagiert.

Minuspol:  Zn(s)                                       Zn2+(aq) + 2 e-
Pluspol:      2MnO2(s) +2H2O(l) + 2e-                        2MnO(OH) (s) + 2OH-(aq)

Gesamtreaktion: Zn + 2MnO2 + 2H2O                Zn2+ + 2MnO(OH) + 2OH-                    

Die Ruhespannung liegt hier bei etwa U = 1,5 V und die Belastungsspannung ist geringer, da sich bei dieser Reaktion Hydroxid-Ionen bilden und so die Spannung im Laufe der Reaktion absenken. 

Dies lässt sich mit Hilfe der Nernst-Gleichung erklären, da das Potential des Redoxpaares MnO(OH)/MnO2 während des Versuches sinkt:

E = E0 + 0,059V/2, multipliziert mit dem Logarithmus der Konzentration des Oxidationsmittels. Dadurch, dass diese Redoxreaktion eine Gleichgewichtsreaktion ist und die Hydroxidionen 1. mit den Zink-Ionen und 2. mit den Ammonium-Ionen reagieren und das Manganoxidhydroxid zerfällt, wie im Verlauf noch erläutert wird, werden die Produkte stetig entfernt und das Gleichgewicht verschiebt sich auf die rechte Seite. Bezogen auf die Nernst-Gleichung, sinkt also stetig die Konzentration des Oxidationsmittels Mangandioxid, was den Logarithmus der Konzentration immer kleiner werden lässt und so das Potential der Redoxreaktion mit der Zeit senkt, bis das komplette Aluminium oder Mangandioxid aufgebraucht ist. 

Es finden weitere Sekundärreaktionen statt, die dafür sorgen, dass die Spannung unter Benutzung relativ konstant ist. In der ersten reagieren die Hydroxid-Ionen mit den Ammonium-Ionen zu Ammoniak und Wasser:

2OH- + 2NH4+ 
                           2NH3 + 2H2O

In der zweiten reagiert das entstandene Ammoniakgas, das zuerst durch den Elektrolyten diffundieren muss, mit den gelösten Zink-Ionen zu einem Amminkomplex:

Zn2+ + 2NH3                                                                                    [Zn(NH3)2]2+                           

Der entstehende Komplex ist schwer löslich und verringert beim Ausfallen die Konzentration an Zink-Ionen. Die Zink-Ionen werden in dem Amminkomplex gebunden, neue Zink-Ionen können vom Minuspol in Lösung gehen und weitere Elektronen können abgegeben werden, um die Spannung bei Benutzung aufrecht zu halten. 

Die dritte Nebenreaktion läuft zwischen den Zink-Ionen und den Hydroxidionen ab:

Zn2+ + 2OH-                                                             Zn(OH)2                

Die Zink-Ionen reagieren mit den Hydroxid-Ionen zu Zinkhydroxid, welches als Feststoff ausfällt und in einer weiteren Reaktion zu Zinkoxid und Wasser zerfällt:

Zn(OH)2                                                                    ZnO + H2O        

Genau wie bei der Reaktion mit Ammoniak trägt diese Reaktion dazu bei, dass gelöste Zink-Ionen zu einem Feststoff reagieren. Diese Zellen erholen sich, da das bei der ersten Nebenreaktion gebildete Ammoniakgas am Pluspol - also der Kohlenstoffelektrode, da dort die vom Zink abgegebenen Elektronen vom Mangandioxid aufgenommen werden - die Kohlenstoffelektrode isoliert und nach dem nach außen Diffundieren den Amminkomplex bildet. Wie bereits erwähnt, wird dadurch die Spannung wieder erhöht, da die Reaktion am Minuspol durch die Senkung der Zink-Ionenkonzentration wieder verstärkt ablaufen kann. Außerdem wird bei einer Ruhephase die isolierende Ammoniakgasschicht stetig verkleinert, und dies trägt zu einer höheren Belastungsspannung bei. Nach einiger Zeit, während sich die Menge an festem Zink stetig verringert, löst sich die Zinkschicht komplett auf, wodurch die ablaufenden Reaktionen beendet werden.

2.2 Experimente mit Variationen der Leclanché-Zelle durch Ersetzen von Zink durch Aluminium oder Ersetzen des Elektrolyten durch Natriumchlorid und Natriumhydroxid.

2.2.2 Erstes Experiment mit Aluminium statt Zink

Das erste Experiment, das ich durchgeführt habe, ist der Nachbau der Leclanche-Zelle mit Metall Aluminium anstatt Zink.

2.2.2.1 Aufbau der Zelle

Die erste selbst gebaute Zelle besteht aus einem Teelichtbecher aus Aluminium, in den eine Paste aus Mangandioxid, Wasser, Stärke, Kohlepulver und Ammoniumchlorid gefüllt wird. Der letzte Teil der galvanischen Zelle ist ein Graphitstab, der in die Paste gedrückt wird.

2.2.2.2 Reaktionen in dieser Zelle

Das Mangandioxid dient, genau wie bei der Leclanché-Zelle, als Akzeptor und das Aluminium ersetzt das Zink als Donator. Daraus ergeben sich folgende Reaktionen:

Minuspol: Al(s)                                                           Al3+(aq) + 3e-                  x 2

Pluspol: MnO2 + 2H2O + 2e-                                     MnO(OH) + 2OH-           x 3

Gesamtreaktion:    2Al + 3MnO2 + 6H2O                     2Al3+ + 3MnO(OH) +3OH-
Die Ruhespannung liegt hier bei 1,1 V.  Dies ist verwunderlich, da Aluminium unedler ist als Zink und das Redoxpaar Al/Al3+ ein Potential von -1,66 Volt besitzt. Das Potetial des Redoxpaares Zn/Zn2+ beträgt -0,76 Volt
. Laut der Gleichung U = UAkzeptor – UDonator, wobei Zink und Aluminium Donatoren sind, da sie Elektronen abgeben, müsste die Spannung bei der Reaktion mit Aluminium eigentlich höher sein. Dafür ist eine Schicht aus Aluminiumoxid verantwortlich, die Aluminium isoliert, aber ich werde darauf später noch zurückkommen. 

Die Belastungsspannung liegt bei 0,2 V. 

Die Nebenreaktionen finden genau wie bei der originalen Leclanché-Zelle statt:

2OH- + 2NH4+ 
                           2NH3 + 2H2O            

Zudem läuft hier eine weitere Reaktion ab, die bei der originalen Zelle mit Zink nicht stattfindet:

Al2O3(s) + 2Cl-(aq) +3H2O                                                      2[Al(OH)Cl](aq) + 2OH-(aq)

Bei dieser Reaktion wird die isolierende Aluminiumoxidschicht zerstört, indem sich ein Komplex bildet, die bei Aluminium immer auftritt
, wenn es Luftkontakt hat.

Der Elektrolyt dient hier, abgesehen von seiner Funktion als Elektrolyt, also nicht zur Bindung der Zink-Ionen zu einem Komplex, sondern zur Zerstörung der isolierenden Oxidschicht auf dem Aluminium. Diese Schicht isoliert das Aluminium. Sie ist der Grund für die niedrigere Spannung und muss zerstört werden, bevor eine Reaktion mit Aluminium stattfinden kann. Hierfür ist dann allerdings der negative Part des Ions, das Chlorid-Ion, verantwortlich und nicht der positive Part, welcher genau wie bei der originalen Leclanche-Zelle mit den Hydroxid-Ionen zu Ammoniak und Wasser reagiert (s. o.).

Es herrscht in dieser Zelle aber nur eine sehr geringe Belastungsspannung, die sich aber kurzzeitig erhöht, wenn die Paste um die Kohlenstoffelektrode zusammengedrückt wird
. Die Spannung ist demnach nur deshalb so gering, weil der Strom in der Paste nicht gut fließen kann, da die mit Gasen gefüllten Hohlräume innerhalb der Paste isolierend wirken und somit die Leitfähigkeit verringern. 

2.2.3 Zweites und drittes Experiment mit Aluminium statt Zink 

Zur Lösung des bei 2.2.2.2 am Ende genannten Problems habe ich mir eine Form für die Batterie überlegt, in der der Strom besser fließen kann und so eine höhere Belastungsspannung erreicht wird:

Die Zelle ist von mir so aufgebaut worden, dass die Kohleelektrode als Stift im Inneren liegt und von der Elektrolytpaste aus den vorherigen Versuchen umschlossen wird. Damit man Druck auf die Paste ausüben kann, um somit die Leitfähigkeit zu erhöhen, wird das Ganze mit Aluminiumfolie umwickelt und nachher mit Klebeband nach außen hin isoliert, sodass auf der einen Seite die Kohleelektrode als Pluspol herausragt und auf der anderen Seite als Minuspol das Aluminium, das als Mantel dient und nicht vom Klebeband umwickelt wird.    

So wird eine Belastungsspannung von 0,7 Volt erreicht, also eine Steigerung von 0,5V. Nach einer Optimierung wurde im 3. Versuch eine Belastungsspannung von 0,9 Volt mit folgender Konstruktion erreicht: 
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Abbildung 2: Foto der optimierten Zelle (3. Versuch)
2.2.4 Viertes Experiment mit im Wasser gelösten Natriumchlorid als Elektrolyt

Der Versuch, eine galvanische Zelle mit dem Oxidationsmittel Mangandioxid, dem Reduktionsmittel Aluminium und dem Elektrolyt Natriumhydroxid herzustellen, wird durchgeführt um zu beweisen, dass die Chlorid-Ionen tatsächlich für die Auflösung des Aluminiumoxids verantwortlich sind.

2.2.4.1 Aufbau

Der Aufbau dieser Zelle entspricht dem der galvanischen Zellen, die in 2.2.3 beschrieben werden, da diese Form leicht herzustellen ist, aber trotzdem Ergebnisse liefert, die gut verwertbar sind. Die Elektrolytpaste besteht hierbei aus einer Mischung von Mangandioxid und Natriumchlorid im Massenverhältnis von 20 : 12,5 unter Zugabe von ausreichend Wasser, Stärke zur Verdichtung und Kohlepulver zur Erhöhung der Leitfähigkeit.

2.2.4.2 Reaktionen in der Zelle mit dem Elektrolyt Natriumchlorid (aq)

Minuspol: Al(s)                                                           Al3+(aq) + 3e-                  x 2

Pluspol: MnO2 + 2H2O + 2e-                                     MnO(OH) + 2OH-           x 3

Gesamtreaktion:    2Al + 3MnO2 + 6H2O                     2Al3+ + 3MnO(OH) +3OH-
Die Nebenreaktionen finden genau wie bei den vorherigen Reaktionen statt:

Al2O3(s) + 2Cl-(aq) +3H2O                                                      2[Al(OH)2Cl](aq) + 2OH-(aq)

Bei dieser galvanischen Zelle lässt sich eine Ruhespannung von ungefähr 1 Volt messen, aber nur eine Belastungsspannung von 0,4 Volt, da es durch die technische Ausführung Probleme gab. Diese Probleme äußerten sich darin, dass das Natriumchlorid bei zu wenig Wasser nicht gut gelöst wurde und bei einer Druckerhöhung zur Verbesserung der Leitfähigkeit zu Problemen führte, da diese Paste zu flüssig war und somit aus der Aluminiumummantelung herauslief.

Dieses Problem lässt sich lösen, indem die Menge an Kohlepulver verdreifacht wird.
 Auf diese Weise kann die Leitfähigkeit der Paste so stark erhöht werden, die zu einer Belastungsspannung von 0,9 Volt führt.

Die Werte zu diesen beiden Versuchen sind logischer Weise fast die gleichen wie in der optimierten Zelle aus dem ersten Versuch, da Oxidations- und Reduktionsmittel identisch sind und die Oxidschicht von demselben Stoff, den Chlorid-Ionen, aufgelöst wird. Die Reaktionen an Plus-und Minuspol sind folglich die gleichen (siehe 2.1.2).

2.2.5  Fünftes Experiment mit Natriumhydroxid als Elektrolyt

2.2.5.1 Aufbau der Zelle

Die letzte zu untersuchende Zelle besteht, genau wie die Vorgänger, aus einem Mantel aus Aluminium und im Inneren aus einer Kohlenstoffelektrode sowie einer Paste aus Mangandioxid, Stärke, Wasser und Kohlepulver. Als Elektrolyt wird bei dieser Zelle Natriumhydroxid verwendet.

2.2.5.2 Reaktionen in dieser Zelle

Minuspol: Al(s)                                                           Al3+(aq) + 3e-                  x 2

Pluspol: MnO2 + 2H2O + 2e-                                     MnO(OH) + 2OH-           x 3

Gesamtreaktion:    2Al + 3MnO2 + 6H2O                     2Al3+ + 3MnO(OH) +3OH-
Der Elektrolyt wird ausgetauscht um zu untersuchen, ob die Reaktion ähnlich abläuft, auch wenn keine Chlorid-Ionen vorliegen, die die Aluminiumoxidschicht auflösen. Hier reagieren die Hydroxid-Ionen mit dem Aluminiumoxid:

Al2O3 + 2OH- + 3H2O                                        2Al(OH)4-
Die Oxidschicht wird also aufgelöst und das Aluminium kann reagieren. Es ergeben sich allerdings Probleme, da das Natriumhydroxid das Aluminium angreift und folgende Reaktionen stattfinden:

1. 2Al + 6H2O                                                     2Al(OH)3 + 3H2
Das Aluminium reagiert mit Wasser zu Aluminiumhydroxid 

2. Al(OH)3 + OH-                                                Al(OH)4-
Im zweiten Schritt der Reaktion reagieren die Hydroxid-Ionen mit dem gebildeten Aluminiumhydroxid zu gut wasserlöslichen Aluminat-Ionen.

Diese Zelle hat eine Ruhespannung von 1,6 Volt und eine Belastungsspannung von 1,2 Volt.

Allerdings hält sich diese Batterie nicht lange. Nach einer trockenen Lagerung von über einer Woche springt sie zwar an, aber die Belastungsspannung senkt sich bereits nach fünf Minuten auf 0 Volt. Vermutlich hängt dies mit den Nebenreaktionen, die während der Lagerung abgelaufen sind, zusammen.

3. Resümee 

Funktioniert die Leclanché-Zelle, auch wenn das Reduktionsmittel Zink gegen Aluminium austauscht wird, was verändert sich innerhalb der Zelle, welche Auswirkungen hat die Veränderung auf die Spannung und wäre diese galvanische Zelle dann genauso effizient?

Zur Beantwortung der Fragestellungen lässt sich anhand der Versuche feststellen, dass die Zelle mit Aluminium auch gut funktioniert und eigentlich sogar besser wäre, da Aluminium unedler ist, wenn die schützende Oxidschicht nicht erst zerstört werden müsste. Dazu kommt noch, dass die Aluminium-Ionen nicht durch die Bildung eines Komplexes mit Ammoniak aus der Lösung genommen werden und so eine kürzere Laufzeit zu erwarten ist. Diese Zelle ist also als Methode zur Stromerzeugung nicht so gut geeignet wie die Leclanché-Zelle, und zwar aufgrund der störenden Aluminiumoxidschicht und der fehlenden Möglichkeit, die Aluminium-Ionen aus der Lösung zu entfernen.  
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5. Anhang
Die im Anhang enthaltenen Fotos zur Dokumentation sind über eine Woche nach den Experimenten entstanden und weichen deswegen von den in der Facharbeit genannten Beobachtungen ab.
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Abbildung 3: Foto der Zelle mit Natriumchlorid als Elektrolyt.
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Abbildung 4: Foto der Zelle mit Ammoniumchlorid als Elektrolyt und Aluminium als Reduktionsmittel
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Abbildung 5: Foto der Zelle mit Natriumhydroxid zu Beginn der Benutzung
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Abbildung 6: Foto der Zelle mit Natriumhydroxid als Elektrolyt nach fünf Minuten Benutzung
6. Erklärung
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