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Wstep

Elektrochemia to dziat chemii fizycznej zajmujacy si¢ wlasciwosciami
elektrolitow w roztworach i w stanie stopionym oraz procesami zachodzacymi
na granicy faz elektroda/roztwor elektrolitu, migdzy innymi w ogniwach
galwanicznych, w ktorych nastepuje konwersja energii chemicznej w elektryczna
1 w elektrolizerach, gdzie praca elektryczna wykonywana pod dziataniem
przylozonego z zewnatrz pola elektrycznego umozliwia dokonanie przemian
chemicznych.

przemiany chemiczne
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w energi¢ elektryczng).
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1. Podstawowe wlasciwosci roztworow elektrolitow.

Wazna czgscia sktadowa wigkszosci potogniw, ogniw 1 elektrolizeréw jest
roztwor elektrolitu. Wyroznia si¢ elektrolity wlasciwe 1 elektrolity potencjalne.
Mianem elektrolitow wiasciwych okresla si¢ substancje o czasteczkach zbudowanych
z jonow (np. NaCl, NaOH), w ktérych po wprowadzeniu do rozpuszczalnika
nastgpuje dysocjacja wszystkich wigzan jonowych polaczona z solwatacja jondéw
(dysocjacja jonowa).

Rys. 1.1. Rozpuszczanie w wodzie krysztatu NaCl z dysocjacja wiazan jonowych.

Do potencjalnych elektrolitow natomiast zalicza si¢ te zwiazki, w ktorych wystgpuja
spolaryzowane wigzania kowalencyjne, ulegajace dysocjacji na jony dopiero w
wyniku chemicznego oddzialywania z polarnymi czasteczkami rozpuszczalnika (np.
HCI, CH;COOH).

1.1. Aktywnos$¢ jonow, Srednia aktywnos¢ elektrolitu.

Dysocjacje elektrolitu na jony opisuje ogolne rownanie:

KZTAZZ =v K" +v_A"" 1-1
gdzie v 1 v_ to liczby stechiometryczne kationéw 1 anionow w elektrolicie. Wyrdznia
si¢ mocne elektrolity, czyli caltkowicie zdysocjowane na jony oraz elektrolity stabe,
ktore tylko w ograniczonym stopniu ulegaja dysocjacji. lloSciowo ujmuje to stopien
dysocjacji (a ), definiowany przez stosunek liczby czasteczek zdysocjowanych do
liczby wszystkich czasteczek elektrolitu wprowadzonych do roztworu.

W przypadku elektrolitu mocnego stopien dysocjacji jest rowny jednosci (o =1) 1
stgzenie molowe kationow (c,) oraz anionéw (c_) w roztworze jest rowne
iloczynowi odpowiednich liczb stechiometrycznych we wzorze elektrolitu oraz jego
catkowitego st¢zenia molowego (c):

c, =Vv,C 1-2a

c_=Vv_e 1-2b

Natomiast w roztworze elektrolitu stabego ustala si¢ rownowaga migdzy jonami 1
niezdysocjowanymi czasteczkami, stopien dysocjacji jest mniejszy od jednosci (o <I).
Zatem stezenie molowe kationow (¢, ) 1 anionow (c_) w roztworze elektrolitu stabego
o calkowitym stezeniu (c) opisuja wyrazenia:

CL =0v,.C 1-3a

C_=a0av_c 1-3b
Analogiczne sa zalezno$ci przy zastosowaniu st¢zenia molalnego (m).
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Rys. 1.2. Roztwor elektrolitu a) mocnego (wytacznie jony), b) elektrolitu stabego (mato jondéw
1 duzo niezdysocjowanych czasteczek); czerwone kulki — kationy, niebieskie kulki - aniony

Stan rzeczywistych roztworéw elektrolitow odbiega od stanu roztworu idealnie
rozcienczonego juz przy stosunkowo niewysokich stgzeniach. Jest to zwiazane
z wystgpowaniem wzajemnych oddzialywan miedzy jonami, a w przypadku
elektrolitow stabych rowniez z niecalkowita dysocjacja. Z tego powodu w opisie
wlasciwosci roztwordw elektrolitow zamiast stgzenia stosowana jest aktywnos¢. Jest to
zwykle aktywno$¢ molowa lub molalna, przy czym za stan standardowy przyjmowany
jest stan hipotetycznego roztworu 1 mola elektrolitu rozpuszczonego odpowiednio w
1 dm’ lub w 1kg roztworu przy zalozeniu braku oddzialtywania miedzy jonami.
Zwiazek migdzy aktywnoscig kationdw (a . ) 1 aniondw (a. ) a ich stgzeniem w

roztworze (¢, 1 c_) podaja wyrazenia:

C
Qe+ =Te+ o 1-4a
C
=7 = 1-4b
_ ¢ o

gdzie:  Yc¢+-Ye~ to tzw. praktyczne wspoOlczynniki aktywnoSci molowej,

¢®=1 mol dm™.

Poniewaz jony ujemne i dodatnie wystepuja zawsze razem, to aktywnosci
poszczegbdlnych jonéw nie mozna wyznaczy¢ do§wiadczalnie. Z tego powodu w opisie
stanu roztworu elektrolitu stosowane sa nastepujace wielkosSci:
srednia molowa aktywnos¢ jonow elektrolitu bedaca S$rednia geometryczna
z aktywnosci poszczegdlnych jonow:

a.s=[ag} - ac_]l/v 1-5
gdzie: v=v, +v_
sredni molowy wspolczynnik aktywnosci jonow elektrolitu

1/
Y+_[YC+ YC—] Y 1-6
oraz srednie molowe stgZenie jonow elektrolitu
ey =[cVF eV 1-7



W przypadku elektrolitbw mocnych o ogélnym wzorze K2* A%~ przy wzieciu
pod uwageg zaleznoSci 1-2 [migdzy (c.) oraz (c_) i (c)], wzér 1-7 ulega
przeksztatceniu do postaci wiazacej srednie molowe stgzenie jonOwW w roztworze ze
stgzeniem molowym elektrolitu (c) :

1/v
cy=c-(vitv¥') 1-8a
Odpowiednio dla elektrolitéw stabych, przy uwzglednieniu wyrazen 1-3:
ve v v
cy=oac-(vitvT) 1-8b

Z podstawienia zalezno$ci 1-4 do wzoru 1-5 przy uwzglednieniu wzoréw
definicyjnych 1-6 1 1-7 wynika, ze srednia molowa aktywnos¢ jonow elektrolitu jest
okreslona przez iloczyn sredniego molowego wspolczynnika aktywnosci i sredniego
molowego steZenia jonow elektrolitu odniesionego do stezenia standardowego:

— C
[yc + Ve, —]I/V[C ]l/v (Ce) '= Ye,+ —= 1-9

CG
Po wyrazeniu éredniego molowego stezenia jonow elektrolitu za pomoca zalezno$ci
1-8a 1 1-8b, wzor na srednia molowa aktywnos¢ jonow elektrolitu mocnego

przyjmuje postac:

1/v
acs =7Yer (VP VD) (c/c?) 1-10a
a dla elektrolitu stabego:
1/v
acs =7Yer (VT VD) a(e/c?) 1-10b
Przez analogi¢ do catkowitego stezenia molowego elektrolitu (c) korzysta sig tez
z definicji aktywnos$ci molowej elektrolitu jako catosci:

aK%}iA%}: _a\c/:a\/ = a(V++v ) y(V++V )(C /C )(V++V )_
=ygi+ v-) (vitv V= )(c/c®)VHtv-) 111
Przyklady:
o W roztworze catkowicie zdysocjowanego roztworu elektrolitu binarnego 1:1

(typu KA ) np. NaCl, zaréwno stezenie kationéw jak 1 anionow a takze Srednie
stezenie jonow elektrolitu jest rowne stezeniu elektrolitu:
C, =C_=cC=cC4 1-12

poniewaz c; = (¢, c_)l/2 v_)l/2

=c (v, =c
Innymi stowy ¢, = c4 1tak samo c_= ¢
Srednia aktywno$é jonow elektrolitu jest wtedy okreslona przez iloczyn $redniego

wspolczynnika aktywnosci jondw 1 stezenia elektrolitu odniesionego do stgzenia
standardowego: a. =y + (c/c)

za$ aktywnos¢ elektrolitu wynika z wyrazenia: ay,c) = yc +(c/c )



o dla roztworu siarczanu(VI) zelaza(IlI)
Fey)(SO,); = 2Fe’" + 3(S04)5™
ci,=2c, ¢c=3c

oy =[e¥ Y I =[20)2 (30)* 110 = c(2233)1/5 =2,55¢
a,=Ycs (273! (c/c)

AFe, (S04)3 zyg,i(zz' :3%)(c/c®)’.

Analogiczne zalezno$ci obowiazuja przy stosowaniu $redniego molalnego stezenia
elektrolitu 1 Sredniej molalnej aktywnosci jonow.

Do wyznaczania aktywnos$ci jonow 1 aktywnosci elektrolitow wykorzystywane sa
pomiary SEM odwracalnych ogniw galwanicznych, metoda krioskopowa, a takze
inne metody.

1.2. Zaleznos$¢ Sredniego wspolczynnika aktywnosSci elektrolitu mocnego od
sily jonowej roztworu. Rownania Debye i Hiickela.

Debye 1 Hiickel (1923 r.) jako pierwsi opracowali teori¢ elektrolitow mocnych.
Okreslono wplyw oddziatywan elektrostatycznych migdzy jonami na energie uktadu
na podstawie modelu wedtug ktorego kazdy jon (nazywany centralnym) otoczony
jest sferyczng atmosfera jondw przeciwnego znaku, o tadunku wypadkowym réwnym
co do wartosci tadunkowi jonu centralnego. Pozwolito to na przedstawienie
zaleznosci migdzy Srednim wspotczynnikiem aktywnosci jonow elektrolitu (v ) a

sita jonowa (I.) roztworow elektrolitow. Wielko$¢ nazywang sita jonowa roztworu
elektrolitu  wprowadzili wczesniej Lewis 1 Randall (1921) zauwazajac, ze
1) aktywnos$¢ elektrolitu w roztworze zalezy nie tylko od jego st¢zenia, ale takze od
stezenia wszystkich innych jonow obecnych w danym roztworze oraz ze
2) wspotczynniki aktywnosci elektrolitu maja taka sama warto$¢ w roztworach o takiej
samej sile jonowe;j. Sita jonowa zostata zdefiniowana wzorem:

I.= %Y ¢ 7 1-13a

gdzie sumowanie obeymuje wszystkie rodzaje jonow obecnych w roztworze, c¢; to
stezenie molowe poszczegbdlnych rodzajow jonow, z; ich tadunek. Obecnie dla sily
Jjonowej stosowane jest zwykle wyraZenie bezwymiarowe:

I.="%3[(c; /¢®)] z 1-13b
przy wyborze stanu idealnego roztworu 1 mola elektrolitu w 1 dm’ za stan
standardowy (c¢®).

Latwo mozna stwierdzi¢, ze I, = c¢/c® w przypadku elektrolitow 1:1. Z kolei

I, = 3c/c® dla elektrolitow 1:2 lub 2:1; I, = 4c/c® dla elektrolitéw o stechiometrii
2:2 1td.



Prawo Debye’a 1 Hiickel’a w tak zwanej postaci rozszerzonej, wyprowadzone
przy uwzglednieniu wymiaréw jonow 1 spetniajace si¢ dla roztworéw o sile jonowe]
1< 0,01 ma postac:

| - A‘ZJr Z_‘ VI
0g2Vc + =
“T 1+aByl,

gdzie A i B stale przy T = const (dla wody A = 0,509, B = 3,287 nm™' przy T=298 K),
symbol a oznacza sumg efektywnych promieni hydratyzowanego kationu i anionu.
Dla wigkszosci elektrolitow w roztworze wodnym parametr a jest bliski 0,3+0,1 nm.
Ponadto iloczyn aB jest bliski 1. W przypadku etanolu jako rozpuszczalnika
A=2971iB=5916 nm" przy T =298 K, a przy 293 K dla acetonitrylu A = 1,506
iB=4,717 nm".

Przy bardzo duzych rozcienczeniach, gdy I, < 0,001, drugi czlon w mianowniku

1-14

mozna zaniedbac i rownanie 1-14 ulega uproszczeniu do postaci okreslanej nazwa
granicznego prawa Debye’a - Hiickela:

log vo+r =—Az | z | \/E 1-15

Nalezy wtedy oczekiwac liniowego spadku wartosci log v, + przy wzroscie \/K
(rys. 1.3).

logy,

-0,04

-0,08 | 1 1 | =
0 4 8 12 16

100 12

Rys.1.3. Zaleznos¢ sredniego wspotczynnika aktywnos$ci jonow elektrolitu od pierwiastka
kwadratowego z sily jonowej. [lustracja rozszerzonego (1) i granicznego (2) rownania
Debye’a — Hiickela.

Przyklad: Obliczenie y.; w roztworach o sile jonowej I, = 0,01 na podstawie
granicznego roéwnania Debye’a - Hiickela

1) roztwor KC1

logy:=-0,509 | 1-(-1)[ /0,01 = -0,0509 v.=0,889
2) roztwor CaCl,

logy.=-0,509 | 2-(-1)[ /0,01 = -0,1018  1.=0,791



W przypadku znacznych warto$ci sity jonowej (1 > 1> 0,01) mozna okresli¢ $rednie
wspotczynniki aktywnos$ci korzystajac z rownania Debye’a — Hiickel’a-Broensteda:

o B —A‘z+z_‘ﬁ
S T aBT

gdzie stala C oznacza dobierany empirycznie parametr w dodatkowym cztonie
lintowym wzgledem sily jonowej. Modyfikacje rownania Debay’a-Hiickela, przy
uwzglednieniu solwatacji elektrolitu podali w pdzniejszym okresie Stokes 1 Robinson,
a Bjerrum 1 Fuoss opracowali asocjacyjna teori¢ elektrolitoéw (patrz [1]).

+Clz,z_|1 1-16

2. Przewodnictwo elektryczne roztworow elektrolitow.

2.1. Przewodnos¢, przewodnos¢ elektrolityczna, przewodno$¢ molowa.

Inaczej niz w przewodnikach elektronowych, w roztworach elektrolitow tadunek
jest przenoszony przez jony. W warunkach statego pola elektrycznego migdzy
elektrodami wprowadzonymi do elektrolitu nast¢puje migracja kationdw 1 anionow
do odpowiednich elektrod. Kazdy jon o tadunku elz;| (gdzie e = 1,6 10" C to

tadunek elementarny, z; warto§ciowo$¢ jonu) porusza si¢ ruchem jednostajnym
w wyniku zréwnowazenia sity (F.) z jaka dziala na niego pole elektryczne
o natezeniu (E [V m™]), przez sile tarcia wewnetrznego (F,) zwiazana wg prawa
Stokesa z lepkoscia dynamiczna roztworu (n [kg m's']). Sily te definiujq
odpowiednio wzory:

Fel =e‘zi‘ E 2-1

Fn =6 1IN a;V;. 2-2
gdzie a; oznacza efektywny promien jonowy, v; predkos¢ jonu.
Jak wynika z przyréwnania prawych stron réwnan 2-1 1 2-2, predkos$¢ jonu (v;) rosnie
wprost proporcjonalnie do natezenia pola elektrycznego (E), natomiast maleje ze
wzrostem efektywnego promienia jonu (a;) 1 lepkos$ci roztworu n:

_ efzfE

[ms'] v; 2-3

6mna;
Dla okreslenia predkosci jonu w polu elektrycznym o jednostkowym nateieniu
(1V/m) stosowane jest pojecie ruchliwosci jonu (u; [m*s™ V'I]):

[m2 S_l V-l] u; = ﬁ :—‘ 1‘ 2-4
E 6mna;
Jest oczywistym, ze znajac ruchliwos¢ jonu mozna okresli¢ jego predkos¢ w polu
elektrycznym o dowolnym natg¢zeniu: v; =u; E.
Wiadomo, ze istnieje zwiazek migdzy ruchliwo$cia jonu a jego wspotczynnikiem
dyfuzji (D; [m?® s]) w danym osrodku podany przez zaleznosé Einsteina:

e(z; |D;
o _

kgT

Przyktadowo u; =5 10° m*s™ V' przy D; =1 10" m*s™.

2-5



Zgodnie z I prawem Ohma, nat¢zenie pradu ptynacego przez roztwor elektrolitu
jest wprost proporcjonalne do napigcia przytozonego miedzy elektrodami,
a odwrotnie proporcjonalne do oporu elektrycznego (R) jaki wykazuje elektrolit
znajdujacy si¢ w przestrzeni migdzy elektrodami: ([A] [=U[V]/R[Q]). Zatem opor
elektryczny roztworu elektrolitu (R), nazywany tez rezystancja tatwo mozna obliczy¢
ze stosunku napigcia przylozonego migdzy elektrodami do nat¢zenia pradu ptynacego
przez roztwor elektrolitu:

_U[V]

A

Jednoczesnie zgodnie z drugim prawem Ohma opdr elektryczny roztworu
elektrolitu (R) jest wprost proporcjonalny do odleglosci miedzy elektrodami (1) i
odwrotnie proporcjonalny do pola ich powierzchni (A):

[
Q1 R=p— 2-7
[Q ] pA

2-6

Wspotczynnik proporcjonalnosci p [Q2 m lub Q cm] to tak zwana opornosé
elektrolityczna lub rezystywnosé (wezesniej opor wlasciwy).

Odpowiednio przewodnosé elektrolitu (G), wyrazana w simensach 1 S = 1 0!
1 nazywana tez konduktancja (dawniej przewodnictwo), definiowana jest jako
odwrotnos$¢ oporu elektrycznego roztworu elektrolitu:
_1_1A [S=0Q7"] 2-8
R p!
Z kolei przewodnosé elektrolityczna (k) (konduktywnosé, wezesniej przewodnictwo
wlasciwe) jest rdwna odwrotnosci opornosci elektrolitycznej (p), czyli jest rowna
odwrotnosci oporu, jaki wykazuje roztwor elektrolitu zawarty miedzy elektrodami o
powierzchni jednostkowej (np. 1m®) znajdujacymi si¢ w jednostkowej odleglosci
(np. 1m):

| _ - _
k=—[Qlem™ (Sem ™) lub Q7'm™ (Sm™)] 2-9
p
Innymi stowy, przewodno$¢ elektrolityczna (k) jest rowna przewodnosSci
elektrycznej jednostkowej objetosci roztworu elektrolitu.
Z kombinacji wyrazen 2-8 i 2-9 otrzymujemy:

Gol_. A 2-10
R

Wynika stad, ze mierzac opér elektryczny roztworu elektrolitu tatwo mozna okresli¢
przewodno$¢ elektrolityczna, jezeli znana jest odleglos¢ miedzy elektrodami i
powierzchnia elektrod umieszczonych w roztworze elektrolitu:
«=G L_17 2-11
A RA

W pomiarze oporu elektrycznego roztworu elektrolitu korzysta si¢ z uktadu dwu
jednakowych elektrod (z metali szlachetnych, np. Pt) umieszczonych w naczyniu
napelnianym elektrolitem. Elektrody moga by¢ zamocowane na stale w tak zwanym
naczyniu konduktometrycznym (patrz rys. 24.15 [2]), wzglednie moga znajdowac si¢
w sondzie, ktora zanurza si¢ w badanym roztworze 1 nazywa czujnikiem
konduktometrycznym.
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Doktadne wyznaczenie odleglto$ci miedzy elektrodami (/) i powierzchni elektrod
(A) nie nalezy do fatwych zadan, mimo ze ksztalt, powierzchnia oraz odlegtos¢
miegdzy elektrodami w naczyniu konduktometrycznym nie ulegaja zmianie. Dlatego
stosuje si¢ metode posrednia dla wyznaczenia state] naczynia konduktometrycznego
(p) okreslonej przez stosunek /1 A:

p=1/A[cm ] lub [m] 2-12
Po wprowadzeniu stalej naczynia do roOwnania 2-11 otrzymujemy:
k=p-G :% [Q'em™ b Q' m™! 2-13

Zatem najlatwiej jest wyznaczy¢ stata naczynia konduktometrycznego (p) przez
wykonanie pomiaru oporu elektrycznego roztworu elektrolitu o znanej przewodnosci
elektrolitycznej k (tak zwanego elektrolitu wzorcowego). W pomiarach mozna
skorzysta¢ z mostka Wheatstone'a (rozdz. 2.2), wzglednie z konduktometru. R6znica
polega jedynie na tym, ze wielkoScia mierzona w konduktometrze jest zwykle
przewodnos$¢ elektrolitu, czyli odwrotnos¢ oporu elektrycznego G = 1/R.

Poréwnanie zdolnos$ci do przenoszenia tadunku przez rézne elektrolity musi by¢
dokonywane przy jednakowej liczbie moli w ich roztworach. Warunek taki speinia
przewodnos¢ molowa elektrolitu A , zdefiniowana przez wyrazenie:

[S-m*mol '] A, = 2-14

o |A

1

w ktorym przewodnos$¢ elektrolityczna (k ) ma wymiar O 'mta stezenie molowe

roztworu elektrolitu (c) wyrazone jest w jednostkach mol m>. Zauwazamy, ze
przewodnos¢ molowa jest przewodnosciq takiej objetosci roztworu, w ktorej zawarty
jest jeden mol elektrolitu. Z wzoru 2-14 korzysta si¢ rowniez wtedy, kiedy k ma

wymiar Q!em™

a molowe stgzenie roztworu elektrolitu wyrazone jest w
jednostkach mol cm™. Oczywiscie w takim przypadku jednostka przewodnosci
molowej jest S-cm>mol .

Natomiast jezeli Kk wyrazamy w S m™ a jako jednostke stezenia molowego (c)
zgodnie z praktyka laboratoryjna przyjmujemy [mol-dm ], to wtedy konieczne jest
zastosowanie wspolczynnika przeliczeniowego dm® na m’:

K [Sm™']

2-14a
103 ¢ [dm3~ m_3] -[mol- dm_3]

[S-m*mol '] A, =

(Wyrazenie 10°c ma wymiar mol m™ jezeli jednostka c jest [mol-dm™]).
Z kolei przy uzyciu dla ¢ jednostek [mol-dm ] a wymiaru S cm™ dla «, konieczne

jest zastosowanie wspotczynnika przeliczeniowego dm’ na cm”:
) 0 K [S- cm_l] k-1000
[S-cm™mol '] A, = 3 3 3 = 2-14b
1073 -¢ [dm°cm™]-[mol-dm ] C

Wyrazenie 10 ¢ ma wymiar mol cm™ jezeli jednostka ¢ jest [mol-dm]).
y
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2.2. Pomiar oporu elektrycznego, wyznaczenie przewodnosci i przewodnosci
elektrolitycznej roztworow elektrolitow.

Doktadnym przyrzadem stuzacym do pomiaru oporu elektrycznego roztwordw
elektrolitu jest mostek Wheatstone'a. W sklad mostka wchodzi zrédto napigcia
zmiennego (celem uniknigcia elektrolizy), uktad czterech opornikow 1 wskaznik
sygnalizujacy stan rOwnowagi mostka, (np oscyloskop). Rolg jednego z opornikéw
odgrywa naczynie koduktometryczne z badanym elektrolitem, ktore wykazuje opor
elektryczny Ry. Do zrownowazenia mostka stuzy regulowany opornik dekadowy R,,.
Idea pomiaru polega na dobraniu takiej wartosci oporu R, aby przez wskaznik (np.
oscyloskop) nie ptynat prad. Prad nie plynie, jezeli speliony jest warunek:
[L Ry =IR, 1 [(R, =Ry,

ISth RN/Rp:RQ/Rl 2-15

Jezeli Ri= R,, to opor Ry badanego roztworu elektrolitu rowny jest oporowi R,
odczytanemu na regulowanym oporniku dekadowym. Pozwala to na obliczenie
G=1/Ry1k=p/Ry lub p=x-Ry.

Oscyloskop

Rys. 2.1. Schemat mostka Wheatstone'a do pomiaru oporu elektrycznego

W seryjnych pomiarach przewodnosci elektrolitu (G) stosowane sa powszechnie
konduktometry. W konduktometrach wbudowany jest generator napigcia zmiennego
o wysokiej czgstosci (> 1 kHz) 1 niewielkiej amplitudzie (kilka lub kilkanascie mV),
z ktorego zasilane sa elektrody czujnika konduktometrycznego (sondy) [3]. Przy
SciS§le okreslonym napieciu mierzone jest natezenie pradu pltynacego miedzy
elektrodami czujnika, ktoére jest odwrotnie proporcjonalne do odwrotnosci oporu
elektrycznego elektrolitu zawartego w przestrzeni miedzy elektrodami. Sygnal
wyj$ciowy po wzmocnieniu jest odczytywany na mierniku cyfrowym, ktéry na ogot
jest wyskalowany w simensach 1/lub rejestrowany.
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Przyklad: Wyznaczenie przewodnosci elektrolitycznej badanego roztworu elektrolitu
na podstawie pomiaroOw przewodnosci tego roztworu 1 roztworu o znanej
przewodnosci elektrolitycznej (= 0,1413 S-m"1 dla roztworu 0,01 mol dm™ KCI).
Zatozmy, ze przewodnos¢ (konduktancja) zmierzona w pewnym naczyniu
konduktometrycznym dla wzorcowego roztworu KCI jest rowna Ggc = 1,41 mS.
Wtedy stata tego naczynia wynosi: p = « xc/Gie =0,1413 S\ m™'/1,413 107 S =

100 m™". Jezeli w kolejnym pomiarze przewodno$é badanego roztworu elektrolitu:
wyniosta Gyoztworu = 80 - 10° S, to dla tego roztworu otrzymamy:

k=100m"-80-10°°S=8-10"Sm'=8mSm ' =80 uS cm™

2.3. Ocena zdolnosci elektrolitu do przenoszenia ladunku na podstawie
przewodnosci elektrolitycznej i przewodnosci molowe;j.

Zwiazek miedzy przewodnoscia elektrolityczna (1« ) roztworu catkowicie

zdysocjowanego elektrolitu K%t A%~ a ruchliwo$cia jego jondw (u;) opisuje wzor:

[S-m_l] k=v,cz. Fuy+v_c-1z|Fu)=v,c-z. F(u +u) 2-16
gdzie: c[mol m™], u; [m*V~'s™].

Odpowiednio zaleznosé przewodnosci molowej roztworu elektrolitu mocnego od
ruchliwos$ci jono6w ma postac:

[Sm*mol '] A, =(v,z Fu,+ v_|z|Fu)=v, z. F (u; +u) 2-17

Jak wida¢ wielkos¢ ta sktada si¢ z udziatow pochodzacych od molowej przewodnosci
kationu (A, =z, Fu,)1anionu (A, =z Fu,):

Ap=VviA  +V_A_ 2-17a

Istotnym jest, ze molowa przewodno$¢ jondéw 1 tym samym takze molowa
przewodnos$¢ elektrolitu moga by¢ obliczone na podstawie zmierzonych ruchliwosci
jondéw. Z danych doswiadczalnych wynika, ze przy rozcienczeniu nieskonczenie
duzym ruchliwo$¢ roéznych jondw wykazuje zblizone warto$ci, z zakresu
4 -8-10° m*V's™. Jedynie kationy wodorowe H" i wodorotlenkowe OH ™~ wykazuja
ruchliwo$¢ znacznie wigksza, odpowiednio 36,3-10_8 m* Vst 20,5-10_8 m*Vis!,
Jest to zwiazane z mechanizmem wedrowki tych jonow, polegajacym na przeskokach
protonu miedzy sasiednimi czasteczkami wody (patrz rys. 5.23 [3]).

W przypadku czesciowo zdysocjowanych elektrolitow stuszne sa analogiczne
zaleznosci, jednak konieczne jest uwzglednienie stopnia dysocjacji. Wzory opisujace
przewodnosé elektrolityczna i przewodnos¢ molowq stabych elektrolitow maja
postac:

[S-m_l] k=ac (vizzFuu+v_1z|Fu)=acv,z. F(u +u) 2-18
[S-cm*mol '] Ap=a (viziFuy+v_jz|Fu)=a v,z F(u +u) 2-19
Ap=o(v A +V_A_) 2-19a

13



Molowe przewodnosci jondw A 1 A_ w stalej temperaturze zalezne s nie tylko

od natury obu jonow, ale takze w pewnym stopniu od stezenia elektrolitu (poprzez
wpltyw na ruchliwo$¢ jonow 1 zmiang stopnia dysocjacji elektrolitoéw stabych). W
miar¢ rozcienczania roztworu oddzialywania migdzyjonowe maleja 1 wreszcie
zanikaja, a stopien dysocjacji elektrolitoéw stabych rosnie do a=1. W rezultacie w
rozcienczeniu nieskonczenie duzym przewodnosci molowe kationdéw 1 anionow
osiagaja warto$¢ maksymalna, nazywana graniczng przewodno$cia molowa danego
jonu:

A, =z, Ful i A% =|z_|Fu® 2-20

Jednoczesnie wartos¢ maksymalna osiaga przewodnos¢ molowa elektrolitu. Jest to
tak zwana graniczna przewodno$¢ molowa elektrolitu, oznaczana symbolem AJ,.

Wielkosci te sa charakterystyczne dla danego elektrolitu w okre§lonym
rozpuszczalniku.

W warunkach nieskonczenie duzego rozcienczenia zarowno dla mocnych jak 1
stabych elektrolitow spetnione jest prawo niezaleznej wedrowki jonow Kohlrauscha:

A =V A +v A 2-21

wedlug ktorego graniczna przewodnos¢ molowa elektrolitu réwna jest sumie
granicznych przewodnosci molowych poszczegélnych jondw. Z prawa tego mozna
skorzysta¢ do okreslenia trudnych do zmierzenia granicznych przewodnosci
molowych elektrolitow.

Dla elektrolitow stabych przy zalozeniu, ze zmiana przewodnos$ci molowej ze
stezeniem roztworu jest zwiazana wylacznie ze zmiana stopnia dysocjacji, z rOwnania
2-19a 1 2-21 wynika, ze stosunek przewodnos$ci molowej roztworu elektrolitu o
danym stezeniu do granicznej przewodnosci molowej danego elektrolitu okresla
warto$¢ stopnia dysocjacji (o ):

a=Ay /A 2-22

2.4. Wplyw stezenia roztworow elektrolitow na przewodnos¢ elektrolityczng i
przewodnos¢ molowa

Jak pokazuje rys.2.2, w miar¢ zwigkszania st¢zenia roztworu elektrolitu (zarowno
mocnego jak 1 stabego), poczatkowo nastgpuje. stopniowy wzrost przewodnosci
elektrolitycznej (k). Wobec stabego tylko oddziatywania elektrostatycznego migdzy
jonami w rozcienczonych roztworach jest to zwigzane ze zwigkszaniem si¢ liczby
jondbw w jednostce objetosci roztworu. Jezeli jednak w jednostce objetosci znajduje
si¢ coraz wigcej jondw, to oddziatuja one coraz silniej ze soba. W rezultacie w
przypadku elektrolitéw stabych maleje stopien dysocjacji, a w elektrolitach mocnych
maleje ruchliwo$¢ jonow w polu elektrycznym. W rezultacie nastepuje spadek
przewodno$ci elektrolitycznej, po osiagnigciu przez niag pewnej wartosci
maksymalnej charakterystycznej dla danego elektrolitu.
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Rys.2.2. Wplyw stezenia na przewodno$¢ elektrolityczna
1) elektrolitu mocnego i 2) elektrolitu stabego.

Coraz silniejsze oddzialywanie migdzy jonami ttumaczy takze zmniejszanie sig
warto$ci  przewodnosci molowe] towarzyszace wzrostowl stezenia roztworu
elektrolitu. Przyklady zaleznos$ci przewodnosci molowej od stezenia elektrolitow
mocnych 1 stabych ilustruje rys. 2.3.

"I 390,5

150| «—149.38
KC(Cl

1004

Am [S cm? mol]

CH;COOH

- - - >
0 025 05 075 1,0
¢ [mol dm=]

Rys.2.3 Zaleznos¢ przewodnosci molowej elektrolitdw mocnych i stabych od stezenia w roztworze [2]

Stosunkowo niewielkie zmiany przewodnosci molowej (A, ) obserwowane sa przy

zmianie st¢zenia elektrolitow mocnych (np. KCl, KOH). Nawet przy duzym stezeniu
w roztworze elektrolity te wykazuja wysoka przewodno$¢ molowa A,,. Natomiast
elektrolity stabe (np. kwas octowy) charakteryzuja si¢ znacznie nizsza przewodnoscia
molowa, jakkolwiek moze ona przyjmowac znaczne warto$ci przy nieskonczenie
duzym rozcienczeniu roztworu.
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Kohlrausch jako pierwszy zauwazyt na drodze doswiadczalnej, ze w zakresie
niskich stgzen (< 0,01M) wystgpuje lintowa zalezno$¢ przewodnosci molowej A,

roztworéw elektrolitbw mocnych od pierwiastka z ich stezenia (\/E ) 1 podal
nastepujacy wzdr empiryczny:
_ AO 12
A= A - ke 2-23
gdzie AJ, jest graniczng przewodno$cia molowa, w rozcienczeniu nieskonczenie

duzym, k to wspotczynnik proporcjonalnosci zalezny od stechiometrii soli, rodzaju
rozpuszczalnika 1 temperatury.

Wpltywowi sit oddzialywania migdzy jonami na predko$¢ wedréwki jonow
1 zaleznosci przewodnos$ci molowej od stezenia poswigcona jest znaczna czgS$¢ teorii
elektrolitbw mocnych, opracowanej przez Onagera, ktéra oparta jest na modelu
atmosfery (chmury) jonowej Debye’a-Hiickla [1,3]. Jak wiemy, model ten zaktada,
ze kazdy jon w roztworze otoczony jest sferyczna chmura jonow przeciwnego znaku
o tadunku wypadkowym rownym co do warto$ci fadunkowi jonu centralnego. Biorac
pod uwage, ze jon centralny 1 jony wchodzace w sktad atmosfery jonowej poruszaja
si¢ w polu elektrycznym w przeciwnym kierunku wyrdézniono wystepowanie efektu
relaksacyjnego 1 efektu elektroforetycznego, jako efektéw hamujacych szybkos$é
ruchu jonow. Efekt relaksacyjny zwiqzano 7 wystegpowaniem opoZnienia
w odtwarzaniu si¢ kulistej symetrii atmosfery przeciwjonow wokol jonu
centralnego, co powoduje zaburzenie struktury atmosfery jonowej ze sferycznie
symetrycznej na elipsoidalna (rys. 2.4) 1 tym samym jest przyczyna pojawienia si¢
pola dzialajacego w kierunku przeciwnym do zewngtrznego pola elektrycznego.
Rezultatem jest zmniejszenie efektywnego pola elektrycznego dziatajacego na jon

centralny.
- +

Rys. 2.4. Odksztalcenie kulistej symetrii chmury jonowej pod wplywem zewngtrznego pola elektrycznego.

Oczywiscie po wylaczeniu zewnetrznego pola elektrycznego sferyczna symetria
atmosfery jonowej zostaje przywrocona, w czasie nazywanym czasem relaksacji
atmosfery jonowej. Efektem elektroforetycznym nazwano hamowanie ruchu jonow
wynikajqce 7 oporu tarcia (lepkosciowego) w zwiqzku 7 przemieszczaniem sig
w przeciwprqdzie czqsteczek rozpuszczalnika wchodzacych w sklad otoczek
solwatacyjnych jonu centralnego 1 przeciwjonow. Im mniejsza jest lepkos¢
rozpuszczalnika, tym bardziej efekt ten jest zauwazalny. Wplyw zmiany lepkosci
roztworu na warto$§¢ granicznej przewodnosci molowej elektrolitu ujmuje
empiryczna reguta Waldena, zgodnie z ktora iloczyn lepkos$ci roztworu 1 granicznej
przewodno$ci molowej przy T = const jest wielkoscia stata, charakterystyczna dla

danego uktadu: A%, -n= const 2-24
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Matematyczne ujecie obu efektéw, relaksacyjnego i elektroforetycznego w teorii
Debye'a-Hiickla 1 Onagera doprowadzitlo do potwierdzenia stuszno$ci empiryczne;j
reguly Kohlrauscha na podstawie nastepujacego réwnania opisujacego zaleznosé
przewodno$ci molowej od stezenia roztworu mocnego elektrolitu typu 1:1 (zakres
stosowalnosci przy stezeniu < 0,01M):

[Sm?mol ] A, = A%, — (A A%, +B)/c 2-25
Stalo si¢ oczywistym, ze ruchliwo$¢ jondw maleje wprost proporcjonalne do
pierwiastka kwadratowego z sity jonowej roztworu elektrolitu.
Odpowiednie rownanie dla stabego elektrolitu uwzglednia stopien dysocjacji:

Ay, = oA — a (A A% +B)Jac 2-26
Przy zastosowaniu jednostek SI i stezenia mol m™ stale A i B okre$laja wyrazenia:
A=2594-10*/(eT)*'?, B=2,609-10"°/n(T)""%. Wartosci tych stalych w
przypadku wody jako rozpuszczalnika wynosza A = 7,825 107 i B =1,911 10 przy
T=298 K.
Ze wzgledu na stosunkowo nieduzy zakres stgzen, dla ktorych speinione jest

roOwnanie Onagera zaproponowanych zostato szereg modyfikacji w postaci rownania
Shedlovsky’ego, Stokesa 1 Robisona 1 wreszcie Fuossa-Osagera:

A, =A% —Syc+Ecloge+Jc 2-27

gdzie S = AAS,+B, E stala zalezna od przenikalno$ci elektrycznej, temperatury i
przewodnos$ci molowej, J stata zalezna od efektywnej §rednicy jonowe;.

Aby eksperymentalnie wyznaczy¢ graniczna przewodnos¢ molowa elektrolitu
mocnego nalezy zmierzy¢ opor elektryczny lub przewodnos¢ kilku jego roztworow
o roéznych stgzeniach. Przy znanej statej (p [m_l]) sondy lub naczynia
konduktometrycznego dla kazdego z badanych roztwordéw otrzymuje si¢ wtedy

kolejno przewodnos$¢ elektrolityczna k=p-G=p/R [Q_1 m_l] 1 przewodnos¢
12

molowa A, [S‘m>mol". Po uzyskaniu liniowego wykresu zaleznosci Ay odc
(rys.2.5) typuy = ax +b, gdzie y= A, ix= c¢'”? parametr b (punkt przeciecia prostej
z osia rzednych) okresla graniczng przewodno$¢ molowa, AS, .

A
An

A [€ cm? mol]

C112 m0|112 dm-3[2

Rys. 2.5. Zaleznos$¢ przewodnosci molowej od pierwiastka kwadratowego
z molowego stgzenia roztworu elektrolitu.
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Dla elektrolitow stabych czesto okre$la si¢ warto$§¢ AS, korzystajac z prawa

niezaleznej wedrowki jonéw Kohlrauscha (2-21). Na przyktad w taki sposob mozna
obliczy¢ graniczna przewodnos¢ molowa kwasu mrowkowego przy skorzystaniu z

eksperymentalnie wyznaczonych wartosci A, dla roztworé6w mroéwczanu sodu,
chlorku sodu i1 kwasu solnego:

0 (0] 0 (0]
Aticoon = AncooNa — ANact + AHcl =

0 (0) 0 0 (0) 0 0 0
QNa* +7LHCOO_) (}LNaJr +xc1‘)+(7LH+ +7Lc1‘) KH+ +7LHCOO_

W celu wyznaczenia ruchliwo$ci 1 granicznych molowych przewodno$ci jonow
mozna skorzysta¢ z pomiaru tzw. liczb przenoszenia jondw. Liczby przenoszenia
jonébw w danym roztworze elektrolitu definiowane sa jako stosunek tadunku
przenoszonego przez dany rodzaj jonow do catkowitego tadunku przeptywajacego
przez roztwor elektrolitu. Ladunki zas (w polu elektrycznym o okreslonym nat¢zeniu)
sa powiazane z ruchliwoscia 1 tym samym z przewodno$cia molowa jonow:

(, = 9+ _ v,Fz u, _ \ 2V :v+k+ 9784
qs+q- v Fz,u,+v_Fzu_ v, A, +v_A_ A,
f = 9= _ v_Fz_u_ _ VA v 2-28b
qy+q- v Fz,u,+v_Fzu_ v, A, +v_A_ Ay,
L atwo mozna stwierdzi¢, ze
t,+t_=1 2-29
Z rownan 2-28 wynika: Vihg =t A, 2-30
oraz uy = by _LiAm 2-31

Metoda pomiaru liczb przenoszenia jondéw omdwiona jest w rozdz.4.5.

2.5. Zastosowanie pomiarow przewodnosci do wyznaczenia stalej rownowagi
dysocjacji jonowej w roztworach stabych elektrolitow. Prawo rozcienczen
Ostwalda.

Rownowaga dysocjacji stabych elektrolitow jest szczegdlnym przypadkiem wsrod
rownowag ustalajacych si¢ w roztworze elektrolitu w wyniku jego oddziatywania z
rozpuszczalnikiem 1 innymi substancjami (rownowagi kwasowo-zasadowe, asocjacji
1 kompleksowania, rownowaga rozpuszczania soli [1, 3]). Jak wiadomo, stan

rownowagi w reakcji dysocjacji stabego elektrolitu Ki* Ai_ na v, kationow K*t
+ a—

i v_ anionéw A”~, wedlug rownania (1-1), odzwierciedla molowa termodynamiczna
stata dysocjacji jonowej (elektrolitycznej) wlasciwa dla okreslonych wartosci p i1 7 =

const. Przy przyjeciu molowego systemu aktywnosci dla reagentow i ¢®= 1 mol dm
jako stezenia standardowego, stala ta zdefiniowana jest przez stosunek iloczynu
aktywnos$ci molowych kationdbw 1 aniondbw w potedze odpowiadajacej ich
wspotczynnikom stechiometrycznym do aktywnosci niezdysocjowanego elektrolitu.
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Y (- v+ V- -
@ . )v+ a , )v ( S ) ( 5 ) Kzt Az sz+ YAZ—
K A — Cc C =K
c
A y+Ay- “KyiAy- TKy+Ay- YKy Ay-

CG

ac

2-32
W praktyce czgsto stosowana jest tak zwana przybliZona (pozorna) molowa stata
dysocjacji jonowej, K., zdefiniowana za pomoca st¢zen molowych

(CKZ+ )V*(CAZ‘ )V
(] o
K,=—¢% ¢ 2-33

CG

Zauwazamy, ze state K, 1 K; sa wielkoSciami bezwymiarowymi. Obie te stale,

zmieniaja si¢ z temperatura zgodnie z réwnaniem izobary van’t Hoffa [8]. Ich
zalezno$¢ od cisnienia zwykle nie jest uwzgledniana, poniewaz rownowaga dysocjacji
dotyczy fazy skondensowanej 1 zatem wptyw cisnienia jest zaniedbywalnie maty.
Jednostkowa warto$¢ c® czesto sie pomija, podajac réwnania definicyjne dla
termodynamicznej 1 przyblizonej molowej stalej rownowagi dysocjacji w formie
uproszczonej:

v+ v— YVZ+YV;—

(a )" (@, ;) K™ 1A
o = =K, 2-34

AK 1Ay TKyiAy_

V+ V_
KC:(cKZ+) (c,7-) .
CK A
V+ V_

Jednak przy takim zapisie nalezy formalnie traktowaé¢ réwnowagowe st¢zenie jonow
oraz czasteczek jako wielko$ci bezwymiarowe, podajac zawsze wybrany stan
standardowy.

Uwzglednienie stopnia dysocjacji jonowej elektrolitu 1 wprowadzenie do
rOwnania 2-35 prawej strony wyrazeh 1-3 [cKZ+ =av.e, ¢, =av.e
i e =c-(1-a)], prowadzi do przyblizonej molowej statej dysocjacji
vy ovo

elektrolitu w postaci znanej pod nazwa prawa rozcienczen Ostwalda:

N
K, =viyy- 2 (S 2-36
I-a Ce
gdzie v=v, +v_ W szczegdlnym przypadku elektrolitow binarnych (v, =v_=1),

jakim jest np. kwas octowy, Cpt+ =C,— =0C 0raz cgp = (I1-a)-c. Zatem:

(12

K,=—— 2 2-37
I—a Ce
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Z kolei po uwzglednieniu zwiazku migdzy stopniem dysocjacji a przewodnoscia
molowa roztworu o okreslonym st¢zeniu (A, ) 1 graniczng przewodnosciag molowa
(AS,) w warunkach nieskonczonego rozcienczenia (2-22, a=A,,/A},),
. A
otrzymujemy: Ke=— Om -(%) 2-38
Am(Am o Am) c

Jezeli A, wrazone jest w jednostkach [Sm’mol'] a stezenie molowe ¢ i ¢® ma

wymiar [mol dm ], to ostatnie réwnanie nalezy zapisaé jako:
A2 10°¢

. 2-39
A (A% —A,) 10c°

K. =

gdzie wyrazenia 103¢i103¢® maja wymiar: [dm3 m ][mol: dm™> ] =[mol m].

Pamietamy przy tym, ze jezeli (k) zostalo wyznaczone w [S m'] dla roztworéw o
stezeniu ¢ [mol dm], to celem poprawnego okreslenia wartosci A, nalezy postuzy¢

sig wyraZeniem103 c, ktorego jednostka jest [mol m™] (wzér 2-14a). Wtedy:
Ay, -(103¢)[S m* mol™] [mol m™] =« [Sm™] 2-40

Réwnania 2-38 1 2-39 stanowia podstawe konduktometrycznej metody
wyznaczania statej dysocjacji elektrolitycznej przy postugiwaniu si¢ st¢zeniem
roztwordw kwasu octowego w jednostkach mol dm™. Po kilku przeksztalceniach
roOwnania 2-39 (zapis obu stron rOwnania w formie odwrotnosci, obustronne

podzielenie przez (A?n)2 1 pomnozenie przez A, ) stwierdzi¢ mozna wystgpowanie
liniowej zaleznosci 1/ A, od iloczynu A, - (1 0 c):
1 1 1
= +
Am A% (107e?)- (AR K,
Z kolei po uwzglednieniu wyrazenia 2-40 otrzymujemy réwnanie liniowe (y =ax + b):

.1, 3 ! S — 2-42

Am  AS, (107°¢°)- (A% K

dziey [Sm’mol '] ' = 1/(A,)i x =« [Sm'].
gdziey m
A

A, -(10°c) 2-41

1/Am [S M2 mol]

>
CcAm=k[Sm]

Rys. 2.6. Zalezno$¢ 1/ A , od .
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Punkt przeciecia prostej z osia rzednych (1/ A, ) wyznacza warto$¢ b =1/( AS,)).
Zatem:

A%, =% [S m* mol '] 2-43

Po okresleniu A9, oblicza sig stata dysocjacji K, ze wspolczynnika kierunkowego
prostej wzgledem osi odcigtych:

1 1
a[S?m 'mol]= [ ] 2-44
(103¢®)(A%)?K, [molm™]-[S m?mol}?
b2
Stad K. =1/a (10°c®)(A%,)? -— 2-45
a-10°c®

Przyklad: wyznaczenie statej dysocjacji kwasu octowego metoda konduktometryczna.
Po wyznaczeniu stalej czujnika, p [m'], mierzymy przewodno$¢ (G)

przygotowanych roztworéow CH;COOH o roznych stezeniach ¢ [mol dm™]
(zaczynajac od roztworu o najnizszym stezeniu). Pozwala to na obliczenie
przewodnosci elektrolitycznej (k = p/R = p-G [S m']) kolejnych roztworow

badanych i nastepnie Ay = x/(10°c) oraz 1/A,, dla tych roztwordw.
Po przedstawieniu otrzymanych danych doswiadczalnych na wykresie we
wspotrzednych y=1/A,, 1 x =x (rys. 2.6), dla otrzymanej zaleznos$ci prostoliniowe;j
y = ax + b mozna metoda graficzna dokona¢ oszacowania wartosci wspotczynnika
kierunkowego a = 1/[(10°¢®)-(A%,)?K ] [S m™' mol]) oraz parametru b=1/ A% [S
m” mol ']") przy k [S m '] = 0. Metode najmniejszych kwadratow wykorzystuje si¢
do wyznaczenia dokladnych wartoSci parametrow regresji liniowej. Znajac parametr b
obliczamy graniczna przewodno$¢ molowa A9, =% [S m® mol'] (wzdr 2-43),

ponadto parametr ten moze postuzy¢ do obliczenia K.

2.6. Miareczkowanie konduktometryczne.

Analityczng metoda wykorzystujaca pomiary przewodnosci jest miareczkowanie
konduktometryczne. Mozna je stosowaé¢ wtedy, kiedy substancje miareczkowane 1
miareczkujace r6znia si¢ przewodnoscia jonowa. W ten sposob minimum
przewodnosci wyznacza punkt rownowaznikowy miareczkowania (patrz rys. 5.34 [3].
Przyktadem moze by¢ miareczkowanie kwasu solnego roztworem NaOH.
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3. Pologniwa, ogniwa.

3.1. Rownowaga elektrochemiczna w pologniwach. Roznica potencjalow na
granicy fazy przewodzgcej elektrony i przewodnika jonowego.

Potogniwo to uktad ztozony z dwoch lub wigeej faz, w tym jednej przewodzace]
elektrony (tak zwanej elektrody) 1 innej bedacej przewodnikiem jonowym (elektrolit
w roztworze lub w stanie stopionym). Na granicy fazy przewodzacej elektrony
1 przewodnika jonowego nastepuje okreslone przez oddziatywania elektrostatyczne
specyficzne uporzadkowanie elektronow, jonéw 1 dipoli, potaczone niekiedy
z adsorpcja jondow i/lub czasteczek dipolowych. Ponadto miedzy sasiednimi fazami
moga w sposdb samorzutny przechodzi¢ czastki obdarzone tfadunkiem elektrycznym
(elektrony lub jony), ktore uczestnicza w elektrochemicznej reakc;ji redukc;i:

voOks + v, e — vp Red 1/lub utleniania: vg Red- v, e — vyOks.

gdzievg 1 vy to wspotczynniki stechiometryczne reagentow o odpowiednio
wyzszym (Oks) 1 nizszym (Red) stopniu utlenienia, v, to wspotczynnik
stechiometryczny elektronéw. Prowadzi to do powstania rdéznicy w rozkladzie
tadunkoéw na granicy faz. Na przyklad, po wprowadzeniu metalu do roztworu jego

soli, kationy metalu (M”") uczestniczac w reakcji elektroredukcji pobieraja
elektrony z elektrody i1 osadzaja si¢ pod postacia atomow (M) na jej powierzchni:

M**+ z ¢ — M. Jednoczesnie w reakcji utleniania, w innym miejscu danej
elektrody, kationy metalu przechodza z elektrody do roztworu, pozostawiajac w niej

elektrony: M — M*" + z e, przy czym wspotczynnik stechiometryczny elektronow
jest rowny wartosciowosci kationdw uczestniczacych w reakcji na granicy faz
elektroda/roztwor elektrolitu, v, = z.

Przy zachowaniu warunkow izotermiczno-izobarycznych (p, T = const) w
wickszosci potogniw w krotkim czasie ustala si¢ charakterystyczna dla danego
uktadu dynamiczna migdzyfazowa rdéwnowaga podziatu (rozktadu) nosnikow
tadunku, decydujaca o roznicy potencjatow elektrycznych migdzy faza stala 1
roztworem elektrolitu (A, ). Oznacza to, ze w jednostce czasu taka sama liczba moli

(dn;) czastek obdarzonych tadunkiem (elektronow lub jonow) przekazywana jest
przez jednostkowa powierzchni¢ granicy faz w obu kierunkach, od elektrody do
roztworu elektrolitu i odwrotnie. Tym samym oznacza to, ze jednakowa jest szybkos$¢
elektrochemicznej reakcji utleniania (T ap, ) 1 redukeji (Tegpp,) W danym

potogniwie w stanie rownowagi:

_ 1 dni
S dt

a wigc jednakowy jest strumien fadunkow elektrycznych (nazywany pradem

elektrycznym) przechodzacych w obu kierunkach, przez granicg faz.

3-1

TAp, = Tred,Ap; = Toks,Aq;
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Stan  rownowagi w pologniwie okreslany jest mianem rownowagi
elektrochemicznej. Zgodnie z przyjeta konwencja (IUPAC) zapisujac réwnanie
stechiometryczne reakcji red-oks pozostajacej w potogniwie w stanie réwnowagi
nalezy umieszcza¢ forme utleniona po lewej stronie a forme zredukowana po prawej
stronie rownania (kierunek reakcji redukcji):

voOks+ve e — vgRed 3-2
Miara szybkosci elektrochemicznej reakcji red-oks w stanie rownowagi (rA(pr) jest
gestos¢ pradu wymiany: Jo= V.F- TAq, 3-3

gdzie stata Faradaya, F = 96485 C mol ', jest rowna ladunkowi jaki niesie 1 mol
elektronow, wzglednie dowolnych jonow jedno-dodatnich lub jedno-ujemnych).

Przyjmuje si¢, ze w wyniku wyzej wymienionych zjawisk, to jest orientacji
czasteczek dipolowych, adsorpcji jondw 1 przechodzenia naladowanych czastek
miedzy elektroda 1 roztworem elektrolitu powstaje na granicy faz tak zwana podwdjna
warstwa elektryczna (electrical double layer) utworzona przez fadunki (dodatnie lub
ujemne) na powierzchni elektrody 1 jony o przeciwnym znaku, ale o takiej same;j
bezwzglednej Wartoéf:i tadunku w roztworze sasiadujacym z powierzchnia elektrody.

3

-0 » Warstwa dvfuzyjna

WPH ZPH X

Rys. 3.1. Podwojna warstwa elektryczna na granicy metal/roztwor elektrolitu.
WPH i ZPH to wewngtrzna i zewngtrzna ptaszczyzna Helmholtza.

Wedtug modelu Sterna, faczacym w sobie model Helmholtza oraz Gouy’a i
Chapmana pod dziataniem sit elektrostatycznych jony zblizaja si¢ do powierzchni
elektrody pokrytej monowarstwa dipolowych czasteczek rozpuszczalnika na
odlegtos¢ okreslona przez ich warstwe solwatacyjna, tworzac sztywna czes¢ warstwy
podwojnej. Plaszczyzng przechodzaca przez srodki cigzkosci solwatowanych jonow,
okresla si¢ mianem zewngtrznej ptaszczyzny Helmholtza (ZPH). Pewna czgS$¢ jonow
w  wyniku ruchow molekularno-kinetycznych tworzy tzw. dyfuzyjna czgs¢
elektrycznej warstwy podwojnej, przenikajacej w glab roztworu od zewngtrznej
ptaszczyzny Helmholtza. Dodatkowo, niektore jony po desolwatacji moga zostac
zwiagzane — zaadsorbowane na powierzchni elektrody w wyniku dziatania sit van der
Waalsa lub oddzialywania chemicznego. Przez $rodki desolwatowanych 1
zaadsorbowanych jondéw przechodzi tak zwana wewngetrzna plaszczyzna Helmholtza
(WPH).
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Rys. 3.1 przedstawia schematycznie spadek potencjalu w podwojnej warstwie
elektrycznej dla szczegoélnego przypadku granicy faz elektroda metaliczna/roztwor
elektrolitu, gdzie ujemny tadunek elektronéw na powierzchni metalu rownowazony
jest przez tadunek solwatowanych jonow dodatnich nagromadzonych w warstwie
podwojnej. Jak wida¢, w wewnetrznej 1 zewngtrzne] warstwie Helmholtza potencjat
zmienia si¢ w przyblizeniu liniowo ze wzrostem odlegtosci od granicy faz, po czym
w warstwie dyfuzyjnej zmienia si¢ w sposob wykladniczy. Jednak, jezeli adsorpcja
desolwatowanych jondéw o tadunku przeciwnym do tadunku fazy stalej jest znaczna,
to wtedy w dyfuzyjnym obszarze warstwy podwojnej moze dojs¢ do zmiany znaku
potencjatu w stosunku do potencjatu wnetrza roztworu.

Przejscie do wnetrza fazy jednorodnej lub wyjscie z tej fazy 1 mola czastek
bedacych nosnikami z; tadunkow elementarnych (e = 1,602 10° C =
= 1,602 10" J V') zwiazane jest nie tylko z wykonaniem pracy chemicznej
(przeniesienie czastki materialnej, takze tworzenie lub rozerwanie wiazan
chemicznych), ale roéwniez pracy elektrycznej okreslonej przez iloczyn tadunku
elektrycznego z;F 1 wewngtrznego potencjalu elektrostatycznego (¢ ) danej fazy (tak

zwanego potencjalu Galvaniego). Odpowiednio czastkowa molowa entalpia
swobodna natadowanych czastek w polu elektrycznym okreslana nazwa potencjatu

elektrochemicznego (u;) definiowana jest przez sumg potencjatu chemicznego (u;) 1
pracy elektrycznej przeniesienia tadunkuz;F z nieskonczenie wielkiej odlegtosci w
prozni do wnetrza rozwazanej fazy lub odwrotnie:

- (oG
ui=(5 ) =uj +ziFo 3-4
nl T:panjii

Zatem warunkiem réwnowagowego wspotistnienia dwoch lub  wigce; faz
wymieniajacych czastki obdarzone tadunkiem (i) jest rownos$¢ potencjatow
elektrochemicznych tych czastek we wszystkich fazach

Hi(o) +ZiFO(a) = Hip) TZiFep) 3-5
Wynika stad, ze o wartoSci rOwnowagowe] roznicy wewnetrznych potencjatow
elektrostatycznych (Galvaniego) migdzy elektroda i elektrolitem w pdlogniwie (Ag),

decyduje réznica potencjatéw chemicznych no$nikéw tadunku w graniczacych ze
sobg fazach:

AQ =@y =Py = [Hi(p) —Hi(or) I/ ziF 3-6
Nalezy zauwazy¢, ze ostatnia zalezno$¢ jest spetniona takze dla dowolnego uktadu
roznych faz metalicznych pozostajacych ze soba w kontakcie.

Bezwzglednej wartos$ci rdznicy wewngtrznych potencjatow elektrostatycznych
migdzy elektroda 1 elektrolitem (A@) nie mozna wyznaczy¢ na drodze
doswiadczalnej. Zmierzy¢ mozna wylacznie rdznice potencjatow miedzy
przewodami z takiego samego metalu przytaczonych do elektrod potogniw
zestawionych w ogniwo, czyli site¢ elektromotoryczna ogniwa, a wigc wzgledny
potencjat danego potogniwa w stosunku do potencjalu innego potogniwa.
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Wzgledny potencjal elektryczny pdlogniwa oznaczany jest symbolem Eqgpr z
indeksem dolnym podajacym rodza; reagentow (w elektrolicie 1/lub w fazie

elektrody) uczestniczacych w reakcji red-oks danego potogniwa (np. EZn2+ 70

ECI_ /Cla Pt ). Zwykle o wzglednym potencjale pétogniwa méwimy krotko potencjal
2 )

potogniwa, zawsze podajac przy tym rodzaj potogniwa odniesienia.

3.2. Rodzaje potogniw.

Najprostsze pétogniwa powstaja przez wprowadzenie elektrody metalicznej (M) do
roztworu soli zawierajacej kationy tego metalu (M *" ) metalu (np. Zn>"/Zn; Cu**/Cu).
Okresla si¢ je nazwa potogniw I rodzaju. Moga to by¢ takze pdlogniwa amalgamatowe

z metalem rozpuszczonym w rteci jako elektroda, np. (Hg) Cd/Cd*". Na granicy faz
elektroda/roztwér elektrolitu w  poétogniwach 1 rodzaju ustala si¢ dynamiczna

rownowaga w reakcji: M*T +ze — M.

«—

Zn

ZnSO,— Zn“+ S0,*| |CuSO,—=Cu”+ S0,

Rys. 3.2. Pologniwa Zn*"/Zn i Cu*"/Cu w stanie rownowagi

Do grupy pologniw I rodzaju zaliczane sq ponadto pologniwa gazowe, w
ktorych zapewniajaca kontakt elektryczny blaszka z metalu szlachetnego (Pt pokryta
czernia platynowa) omywana jest przez gaz ulegajacy -elektroutlenieniu lub
elektroredukcji do odpowiedniej formy jonowej obecnej w roztworze elektrolitu.
Nalezy tu np. potogniwo wodorowe (H'/H,, Pt) i potogniwo chlorowe (C17/Cl,, Pt) z
kwasem solnym jako elektrolitem, w ktorych zachodza odpowiednio reakcje:

2H+2e5SH, 1 Cl+2e 52CI

Rys. 3.3. Potogniwo wodorowe i chlorowe.
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Istotnym jest to, ze zarowno reakcja elektroutleniania jak 1 elektroredukcji we
wlasciwej dla danego potogniwa parze red-oks, zachodzi zawsze przy udziale
elektrody jako akceptora lub donora elektronéw, podczas gdy w ukladach
homogenicznych nastgpuje bezposrednie przeniesienie elektrondow migdzy
reagentami.

Jako potogniwa odniesienia stosowane sa najcze¢sciej odwracalne wzgledem
anionow pologniwa Il rodzaju, zbudowane z metalu pokrytego jego trudno
rozpuszczalng sola 1 zanurzonego do roztworu elektrolitu o anionie wspdlnym z sola

trudno rozpuszczalng np. poétogniwo chlorosrebrowe ClI/AgCl/Ag, pdlogniwo

kalomelowe Cl /Hg,Cl,/Hg. W pdlogniwach tych zachodza odpowiednio nastepujace
reakcje:

Hg,Cl, +2e¢ S2Hg+2ClT 1 AgCl+e S Ag+ Cl

Rys. 3.4. Zasada budowy poétogniwa a) kalomelowego 1) Hg, 2) Hg,Cl, 3) przegroda porowata

4) roztwor KCl, 5) porowaty kanalik 6) otwor do wprowadzania elektrolitu

i b) chlorosrebrowego 1) drut Ag pokryty AgCl, 2) roztwor KCl 4) klucz elektrolityczny
5) przegroda porowata 6) szlif zapewniajacy kontakt miedzy roztworami

Inne pétogniwa II rodzaju to: Hg, Hg,S0,/SO,>, Hg,HgO/OH ™, Ag,Agl/1™.

Jakkolwiek w kazdym potogniwie ustala si¢ rownowaga w reakcji red-oks, to
nazwa pologniwa oksydacyjno-redukcyjne lub krotko red-oks zarezerwowana jest dla
takich uktadoéw, ktore utworzone sa z metalu szlachetnego (Pt) w kontakcie z
roztworem zawierajacym czasteczki organiczne lub jony danego pierwiastka na
roznym stopniu utlenienia; np. Fe*", Fe*'/Pt, MnO,, Mn*"/Pt, chinon,
hydrochinon/Pt). W reakcji elektroredukcji elektrony sa pobierane z fazy metaliczne;j
(elektrody) przez czasteczki lub jony pozostajace po stronie elektrolitu, przy czym
zmniejsza sie ich stopien utlenienia (np. Fe’* + ¢ — Fe®"). Z kolei elektrony w reakcji
elektroutleniania przekazywane sa do elektrody od czasteczek lub jonow znajdujacych
si¢ po stronie elektrolitu 1 tym samym zwigksza si¢ ich stopien utlenienia (np.
Fe*™ — Fe’™ + ¢). Gdy szybkosci obu procesow sie zrownaja (np. Fe’™ + ¢~ 5 Fe™),
wowczas faza metaliczna osiaga potencjal rOwnowagowy charakterystyczny dla
danego potogniwa red-oks.
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Duze znaczenie praktyczne zyskaty pologniwa interkalacyjne. W tego typu
potogniwach elektroda jest zwiazek metalu przejsciowego (M?X?) 1/ lub grafit

zdolny do odwracalnego wbudowania (interkalacji) jonéw metali alkalicznych w
przestrzenie mig¢dzywarstwowe i/lub luki sieci krystalicznej, a niewodny roztwor
elektrolitu/ zawiera so6l metalu alkalicznego. Elektroredukcji kationéw metalu
przejsciowego towarzyszy wprowadzenie rownowaznej ilosci kationéw (Li", Na' lub
K" do sieci krystalicznej zwiazku tworzacego elektrode. Natomiast elektroutlenianiu
metalu przej$ciowego towarzyszy ponowne przej$cie jonow metalu alkalicznego do
roztworu (deinterkalacja) — rozdz. 5.2.1. Stan réwnowagi opisuje nastgpujace
roéwnanie:

xLi'+xe +M, X, S5 Li,[M"Y"X,].
Zjawisko interkalacji zachodzi réwniez w poédlogniwach wodorkowych
zbudowanych z takich stopéw metali przejsciowych 1 lantanowcow (M), ktore

charakteryzuja si¢ wlasciwoscia odwracalnej sorpcji wodoru i tworzenia wodorku
(MH). Rownanie reakcji w takich poétogniwach w stanie rownowagi ma postac:

M+H20+e":.MH+OH'

Szczego6lng grupg stanowia potogniwa jonoselektywne z membrana selektywnie
przepuszczajaca tylko niektore jony, z czym zwigzane jest powstanie roznicy
potencjalow po obu stronach membrany (np. w pétogniwie szklanym (rozdz. 3.10 1
3.11).

3.3. Rownowaga elektrochemiczna w ogniwach, schematy ogniw wedlug
konwencji IUPAC, sila elektromotoryczna.

Ogniwo galwaniczne powstaje z dwoch réznych poétogniw, po zapewnieniu
kontaktu migdzy wilasciwymi dla nich roztworami elektrolitow. Najprosciej jest
zbudowac¢ ogniwo wtedy, kiedy w obu poélogniwach wystgpuje taki sam roztwor
elektrolitu (np. w ogniwie Westona, Clarka). Natomiast w przypadku potogniw z
roznymi elektrolitami stosowana jest membrana lub klucz elektrolityczny. Jest
oczywistym, ze kazdy elektrolit zawiera jony lub czasteczki niezbgdne dla przebiegu
odpowiednich reakcji red-oks.

Przyklady:
o ogniwo Westona (SEM = 1,0183 V):
[-1Cd1g)|CASO4 8/3HyO nas ) HE2S O, Hg [+]

roztwor
nasycony
\_____ CdSO4' 8/3H20
“\Hg +Hg,S0,
(He)Cd 12.5% He

Rys.3.5. Schemat budowy ogniwa Westona.
27



e ogniwo cynkowo-miedziane (Daniella) z membrang porowata:
[1Zn | Zn*'SO4(c, 2% Cu* SO4(c_ 2) [Cu [+]

-l .3

Zn Cu
-2e : -2e
- : -
@ —» &N I @—b
+2e i +2e
|
-2e i -2e
- 1 - )
€ ©5E
+2e : +2¢ 1
|
ZnS0O,— Zn” + SO,/ 1 CuSO;/= Cu” + SO}

Rys.3.6. Ogniwo cynkowo-miedziowe z membrana.

e ogniwo cynkowo-miedziane z kluczem elektrolitycznym:

[-1Zn | Z0*'S04 (e 2+)||Cu™ SO4(c_ 2+) [Cu [+]

-2e
SELD
+2e

-2e
: Zn
+2e

ZnSO,=Zn"+ $0,”| |CuSO~==Cu*+S0/

Rys. 3.7. Ogniwo cynkowo-miedziowe z kluczem elektrolitycznym.
Elektrody potaczone z zaciskami woltomierza o duzym oporze.

Klucz elektrolityczny to odwrocona U rurka napetlniona roztworem elektrolitu o
jednakowej lub bardzo zblizonej ruchliwo$ci anionow 1 kationow, (np KNOs).
Ogniwo galwaniczne jest ukladem zdolnym do wykonania pracy elektrycznej w
obwodzie zewngtrznym kosztem zmiany energii ukladu w wyniku przemian
chemicznych. Jednak podlogniwa pozostaja niezmiennie w stanie rOwnowagi
elektrochemicznej przy braku polaczenia zewngtrznego 1 tym samym przeptywu
pradu elektrycznego przez ogniwo (I = 0). Méwimy wowczas o ogniwie otwartym.
Stan nieskonczenie bliski rOwnowagi moze si¢ tez utrzymywaé w ogniwie po zwarciu
jego elektrod oporem zewnetrznym o bardzo duzej wartosci (10" - 10" Q), w

warunkach quasi-statycznego przepltywu tadunku elektrycznego, zwiazanego z
chwilowym przeplywem pradu o znikomo malym nat¢zeniu (nawet mniejszym od
pradu wymiany potogniw wchodzacych w sktad ogniwa).
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Zgodnie z powszechnie przyjeta konwencja sztokholmska (1953) budowe ogniwa
przedstawia sie za pomocq schematow zapisywanych w nastepujacy sposob:

[-IM[Red; (ag;),Oks, (ap;)lIRed, (agy),Oks, (apy) [M[+] 3-7

Po lewej stronie schematu umieszczane jest pélogniwo o nizszej (tzn. bardziej ujemne;j

lub mniej dodatniej) wartosci potencjatu Egl) R1> Ktorego elektroda stanowi biegun

ujemny w ogniwie. Natomiast po prawej stronie znajduje si¢ potogniwo o wyzszym

(bardziej dodatnim lub mniej ujemnym) potencjale E(O? 2> Z Inng parg red-oks,

ktorego elektroda jest biegunem dodatnim w ogniwie. Przy tym wzgledna wartosé
potencjaléw poétogniw ustalana jest na podstawie ich potencjaléw standardowych
1 wzoru Nernsta (rozdz. 3.7). W kazdym przypadku, po zewnetrznych stronach
schematu przedstawiany jest sklad faz statych odpowiednich potogniw. Obecnos¢
granicy faz zaznaczana jest liniami pionowymi. Podaje si¢ sktad oraz aktywnos$¢ lub
stezenie reagentow a takze elektrolitu nie bioracego udzialu w reakcji ogniwa oraz
rodzaj rozpuszczalnika. Jezeli w reakcji pdlogniwa uczestniczy reagent w stanie
gazowym, wowczas zapisywany jest rodzaj 1 aktywno$¢ ci$nieniowa lub ci$nienie
tego gazu. Stosuje si¢ przerywana lini¢ pionowa dla oznaczenia granicy dwodch
roztworéw kontaktujacych si¢ przez membrang, a dwie linie ciagle, gdy roztwory
potaczone sa przez klucz elektrolityczny.

Jedynie schematy tych ogniw, ktorych sita elektromotoryczna (SEM) ma
odzwierciedla¢ znak potencjatu potogniwa w skali wodorowej przedstawiane sa
inaczej — elektroda wodorowa umieszczana jest zawsze po lewej stronie schematu
(rozdz.3.7).

Wyznaczana w warunkach obwodu otwartego lub quasi-statycznego przeplywu
granicznie matego tadunku, r6znicg¢ potencjalow elektrycznych migdzy przewodami z
takiego samego metalu, przytaczonymi do elektrod odwracalnych potogniw w stanie
rOwnowagi elektrochemicznej okresla si¢ mianem sily elektromotoryczne; (SEM)
1 oznacza symbolem E.

Jest oczywistym, ze SEM ogniwa ma wartos¢ dodatniq wtedy, kiedy zostaje
zmierzona lub obliczona jako roznica miedzy wyiszym (bardziej dodatnim lub mniej
ujemnym) potencjatem pologniwa, ktorego elektroda pelni rolg bieguna dodatniego

w ogniwie (E[J% R2)s @ niisgym (mniej dodatnim lub bardziej ujemnym)

. . . . . . Y
potencjatem pologniwa 7 elektrodq stanowigcq biegun ujemny w ogniwie (Eyi o | ):

_ gl (-]
E=Eqyr2 ~Eoir1 >0 3-8
W przeciwnym razie SEM ma warto$¢ ujemna:
_rl-] [+]
E=Eqir1 ~Eo2/r2 <V 3-9

Latwo mozemy sprawdzi¢, ze dodatnia warto§¢ SEM pokaze woltomierz (o duzym
oporze) np. dla ogniwa Daniella wtedy, kiedy przewodnik metaliczny polaczony
z elektroda Cu ( 0 wyzszym potencjale) zostanie przytaczony do dodatniego zacisku
woltomierza a taki sam przewodnik metaliczny polaczony z elektroda Zn (o nizszym
potencjale) zostanie przytaczony do ujemnego zacisku woltomierza.
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W takim przypadku mierzymy bowiem potencjal przewodnika potaczonego z
elektroda Cu wzgledem potencjatu przewodnika potaczonego z elektroda Zn. Taki
sam wynik otrzymamy, jezeli na drodze algebraicznej od potencjatu potogniwa
miedziowego zostanie odjety potencjat potogniwa cynkowego.
W warunkach standardowych:
E°=g° gl —034v_(076v)= 1,1V
Cu“" /Cu Zn“" /Zn
Nalezy przy tym pamigta¢, ze potencjaly obu pdlogniw musza by¢ zmierzone
wzgledem identycznej elektrody odniesienia.
Natomiast przy zastosowaniu odwrotnej kolejnosci otrzymamy ujemna warto$¢ SEM:
E®=g°)  —E°U) - _076v-034v=-1,1V
Zn~" /Zn Cu”" /Cu

Biorac pod uwage powyzsze fakty, w konwencji sztokholmskiej rozwazajac
wyltacznie schematy ogniw zdefiniowano SEM jako rowna potencjatowi
elektrycznemu przewodnika metalicznego potaczonego z elektroda znajdujaca si¢ w
schemacie po prawej stronie, zmierzonego (w stanie réwnowagi) wzgledem
przewodnika metalicznego potaczonego z elektroda znajdujaca si¢ w schemacie po
stronie lewej. W taki sposob okreslana SEM ma warto$¢ dodatnia wylacznie wtedy,
kiedy po prawej stronie schematu ogniwa zostaje zapisane potogniwo o wyzszym
potencjale:

_ _ gl (-]
E=Ep-EL=Eq;rs2 ~Eoir1 >0 3-10

Natomiast przy odwrotnym zapisie schematu ogniwa (z pdlogniwem o wyzsze]
warto$ci potencjatu rownowagowego po lewej stronie), np.:

[+] Cu | Cu*'SO, (cCu2+)|Zn2*so4 (c, 2) |Zn []
obliczona w taki sam sposob sita elektromotoryczna jest wielkoscia ujemna:

_ _ reol-] o [+]
E=bemb EZn2+/Zn ECu2+/Cu <0

Na wartos¢ SEM (lub OCV) sktadaja si¢ wszystkie rdéznice potencjatow
Galvaniego wystepujace na poszczegdlnych granicach faz w danym uktadzie ogniwa,
a wigc nie tylko na granicy faz miedzy elektrodami 1 elektrolitem w pdtogniwach, ale
takze na styku migdzy metalem przewodu zewngtrznego i elektrodami oraz na
granicy zetknigcia elektrolitow obu potogniw, na przyklad przez porowata
membrang. Poniewaz poszczeg6lne jony charakteryzuja si¢ rdznymi wspotczynnikami
dyfuzji 1 r6znymi ruchliwo$ciami, to na membranie powstaje rdznica potencjatow
nazywana potencjatem dyfuzyjnym i oznaczana symbolem Ej (rozdz. 3.9.2).

Ogniwa, w ktorych wystgpuje potencjat dyfuzyjny okreslane sa mianem ogniw z
przenoszeniem jonow, a ich SEM oznaczana jest symbolem E; dla odroznienia od
SEM uktadow bez potencjatu dyfuzyjnego (E). Zwiazek migdzy SEM ogniwa bez
potencjalu dyfuzyjnego (E), np w przypadku dwoch elektrod zanurzonych w jednym
roztworze elektrolitu, 1 SEM ogniwa z potencjatem dyfuzyjnym E; podaje wyrazenie:

E=E, - Eq 3-11

Jezeli w przerwach migdzy kolejnymi etapami roztadowania lub tadowania
ogniwa istnieje pewne odchylenie stanu uktadu od stanu réwnowagi, to mierzona w
warunkach bezpradowych roznice potencjatéw poétogniw okresla si¢ nazwa napigcia
ogniwa otwartego (OCV).
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3.4. Pomiar SEM.

Obecnie najczescie] pomiary SEM dokonywane sq w warunkach quasi-
statycznego przeplywu tadunku, przy pomocy woltomierza o oporze rzedu 10'°Q do
102Q (rys.5.12 [3]). Przy SEM rzedu 1V przez ogniwo w czasie pomiaru phynie
chwilowy prad o tak matym natezeniu I =10"° A - 10"%A, Ze nieskoficzenie mate
zaktocenie stanu rownowagi mozna praktycznie zaniedbal. Po potaczeniu
odpowiednio ujemnego bieguna ogniwa z ujemnym zaciskiem woltomierza,
a dodatniego bieguna z dodatnim zaciskiem woltomierza wyswietlona wartos¢ SEM
jest zawsze dodatnia. Woltomierz pokazuje wtedy roznice migdzy potencjatem
elektrody bedacej biegunem dodatnim ogniwa a potencjatem elektrody bedacej

biegunem ujemnym): E = E® - O > 0. Pomiar OCV tfatwo mozna
zademonstrowaé na przyktadzie pokazanego na rys. 3.8 ukladu elektrody cynkowe;j
1 miedzianej wprowadzonych do cytryny (Zn | RCOOH | Cu). Reakcje w tego typu
ogniwie w stanie rOwnowagi ilustruje rys. 3.9. Do przestrzeni elektrody cynkowe;j
mozna wprowadzi¢ dodatkowo pewna ilo$¢ stgzonego roztworu ZnSO,.
W razie potrzeby mozna skorzysta¢ z przeciwsobnego polaczenia ogniwa badanego i
zrodta napigcia stalego (rys. 3.10).

Rys.3.8. Pomiar OCV ogniwa utworzonego z blaszki cynkowej i miedzianej w cytrynie.

\"}
e 10°-102Q
Ik 5
7y u
|
| @ —
-2e T
-« | +e
=@ :
+2e | -€
| @:
T .
ZnS0O, I RCOOH

Rys. 3.9. Ogniwo Zn | RCOOH | Cu w stanie réwnowagi.
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Woltomierz
R=10"0Q L OB
+ @

OW

Rys. 3.10. Przeciwsobne potaczenie ogniwa badanego (OB) i ogniwa Westona (OW) umozliwiajace
dopasowanie zakresu mierzonego napigcia i zakresu woltomierza.

W pomiarach SEM stosowana jest takie metoda kompensacyjna Poggendorfa.
Korzysta si¢ w tym przypadku z uktadu potencjometrycznego (rys. 3.11), w ktorym
napiecie U przylozone jest na pewien opdr R wlaczony w obwod miedzy punktami A
1 B (spadek napigcia na oporze 1Q wynosi U/R). Pomigdzy jednym koncem oporu
(A) 1 suwakiem (C) polaczone jest rownolegle badane ogniwo lub ogniwo Westona.
Najpierw przez odpowiednie przesunig¢cie potozenia suwaka na potencjometrze
doprowadza si¢ do zrdwnowazenia sily elektromotorycznej badanego ogniwa (Ey)
przez spadek napigcia na oporze Ry. Wtedy:

E~= RXE. 3-12
R

W momencie zrownowazenia uktadu galwanometr nie wykazuje przeptywu pradu.
Nastgpnie przeprowadzana jest kompensacja uktadu po zastapieniu badanego ogniwa
przez ogniwo Westona o znanej wartosci sily elektromotorycznej (Ew = 1,0183V).
Sita elektromotoryczna ogniwa Westona (Ew) zostaje zrbwnowazona przez spadek
napigcia na oporze Ry. Zatem:

U

EW= RW —_. 3-13
R
+ | —
I I
U
B
Al R
)
Ry
Ad C
k ja | &
ompensacja
. doktadna "Oﬁ?
ogniwo badane r a
" =k INOS
— .
kompensacja v~
wstepna
- I:_| ~ 1P3
|
l_..

oghiwo Westona

Rys.3.11. Schemat uktadu do pomiaru SEM metoda kompensacyjna. U - zewngtrzne
zrédlo napigceia, R - opdr elektryczny, G — galwanometr, P1, P2 i P3 przetaczniki.
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Z podzielenia stronami rownan 3.12 1 3.13 wynika:
Ex _ Ry skad Ey :EW& 3-14
Ew Rw Rw

3.5. Reakcje w ogniwach podczas rozladowania.

Po potaczeniu elektrod ogniwa, o ogoélnym schemacie (3-7), za pomoca
zewngtrznego obwodu  przewodzacego elektrony rozpoczyna si¢  proces
rozladowania. Do obwodu zewngtrznego dostarczane sa sukcesywnie elektrony z

potogniwa o nizszym potencjale EE)_I) R 1> W ktorym sg one uwalniane w samorzutnej
elektrochemicznej reakcji utleniania (synonim: reakcja anodowa) w okreslonej parze
red-oks:

[-] vri Redi—= vp; Oks;+ ve e 3-15
Jednoczesnie elektrony przeptywajace poprzez obwod zewnetrzny do elektrody o
wyzszym potencjale Egg R Satam zuzywane w elektrochemicznej reakcji redukeji
(synonim: reakcja katodowa), najczesciej przy udziale innej pary red-oks:

[+] vpp Oks, + vo e — vio Red, 3-16

Innymi stowy, samorzutna reakcja utleniania zachodzaca w poétogniwie o nizszym
potencjale dostarcza elektrony niezbgdne w reakcji redukeji zachodzacej w potogniwie
o wyzszym potencjale. Odpowiednio do typu reakcji zachodzqcej podczas
rozladowania pierwsze 7 wymienionych pologniw jest okreslane mianem anody,
a drugie nazywane jest katodq - odwrotnie niz w przypadku elektrolizera. Aby wigc
unikna¢ nieporozumien, preferowane jest stosowanie okreslen: pétogniwo o nizszym
potencjale (biegun ujemny ogniwa) 1 potogniwo o wyzszym potencjale (biegun
dodatni ogniwa).

Po obustronnym dodaniu réwnania reakcji elektroutleniania (3-15) i
elektroredukcji (3-16), przebiegajacych odpowiednio w potogniwie o nizszym
potencjale (zapisanym w schemacie ogniwa po lewej stronie) i 0 wyzszym potencjale
(w schemacie po prawej stronie) otrzymujemy rdéwnanie sumarycznej reakcji
zachodzacej podczas roztadowania ogniwa w sposob samorzutny, w kierunku
zmniejszenia entalpii swobodnej uktadu:

VR1 Red1 + Vo2 OkSz —> V010k51 + VR 2 RCdz 3-17
Znajac schemat ogniwa mozna jak wida¢ jednoznacznie okresli¢ kierunek reakcji
w pbélogniwach i sumarycznej reakcji w ogniwie.
Nalezy przy tym pamigtac, ze przepltywowi elektronow w obwodzie zewngtrznym
towarzyszy przeplyw jonow w obwodzie wewngtrznym, w elektrolicie zawartym
migdzy elektrodami. Kationy wedruja w kierunku elektrody dodatniej (katody), gdzie
ulegaja redukcji. Przeptyw anionow odbywa si¢ w kierunku przeciwnym.
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Rys. 3.12. Kierunek przeptywu elektronéw w obwodzie zewngtrznym i kationdéw w roztworze
elektrolitu podczas roztadowania ogniwa.

Przyklady:
o Podczas pracy ogniwa wodorowo-tlenowego utworzonego z poélogniwa
wodorowego 1 pdlogniwa tlenowego z kwasnym lub zasadowym elektrolitem o
schemacie:

[—] Pt,H2| HQSO4(ai) lub KOH (ai),HZO |02,Pt [+]
w potogniwie wodorowym (o nizszym potencjale) ma miejsce samorzutna reakcja
elektroutleniania wodoru, a w pétogniwie dodatnim zachodzi elektroredukcja tlenu.

—® —® O >0

&),

»® —»® >0 >0

Rys. 3.13. Roztadowanie ogniwa wodorowo — tlenowego w elektrolicie kwasnym (po lewej)
i w elektrolicie zasadowym (po prawej)zasadowym, pH > 7.

Jak pokazuje rys. 3.13, mechanizm reakcji zachodzacych w pétogniwach jest zalezny
od pH elektrolitu, co odzwierciedlaja odpowiednio réwnania:

pologniwo [-] pH<7 2H, — 4H" + de

(anoda) pH>7 2H, +40H —4H,0 +4e
pologniwo [+] pH<7 O, +4H" +4¢ — 2H,0
(katoda) pH>7 O, +2H,0+4e —40H

Jednak niezaleznie od pH elektrolitu,_samorzutnie podczas roztadowania ogniwa
zachodzi taka sama sumaryczna reakcja, na ktora sktadaja sig reakcje czastkowe w
potogniwach. Jest to reakcja tworzenia wody:

H, + 120, = H,O
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W ogniwie wodorowo-tlenowym z roztworem elektrolitu o pH < 7 w przestrzeni
potogniwa ujemnego wzrasta stezenie jonow H', natomiast ubywaja one z roztworu
potogniwa dodatniego. Zachowanie elektroobojetnosci roztworu nastepuje w wyniku
przeptywu anionéw w kierunku elektrody ujemne;.

Natomiast w tego typu ogniwie z roztworem elektrolitu o pH > 7 maleje st¢zenie

jonow OH w przestrzeni potogniwa ujemnego, natomiast rosnie w roztworze
potogniwa dodatniego. Zachowanie elektroobojgtnosci roztworu nastepuje w wyniku
przepltywu kationow w kierunku elektrody dodatnie;.

o Podczas roztadowania ogniwa cynkowo-miedziowego (Daniela) o schemacie

[-] Zn|Zn* (can+) | Cu* (ccuz+) | Cu [+]
zachodzi samorzutnie sumaryczna reakcja opisana rownaniem:

Zn+ Cu* — Zn*" + Cu.

Sktadaja si¢ na nig reakcje czastkowe w pdlogniwach, to jest reakcja rozpuszczania
cynku (reakcja utleniania) na elektrodzie ujemnej i1 osadzania miedzi (reakcja
redukcji) na elektrodzie dodatnie;.

[<]Zn — Zn* +2¢ i Cu* +2¢ — Cu[+]
Na elektrodzie ujemnej kationy przechodza z sieci krystalicznej elektrody do
elektrolitu, pozostawiajac w niej elektrony a na elektrodzie dodatniej kationy Cu**
obecne w elektrolicie pobieraja elektrony ktore doptyngly przez przewodnik
zewngtrzny do powierzchni blaszki miedzianej 1 osadzaja si¢ pod postacig atomoéw Cu
na jej powierzchni. W ten sposdb w roztworze potogniwa ujemnego wzrasta st¢zenie
jonow Zn>" a w roztworze potogniwa dodatniego ubywa jonéw Cu®". Dla zachowania
elektroobojgtnosci roztworu aniony przeptywaja przez membrang lub klucz z roztworu
potogniwa dodatniego, do roztworu poétogniwa ujemnego.
o Inna sumaryczna reakcja zachodzi podczas roztadowania ogniwa zbudowanego
z blaszek cynkowej 1 miedzianej w soku cytryny (roztwor kwasu cytrynowego w
wodzie), gdzie obecne sg kationy wodorowe, a brak kationdw miedzi Cu®" (rys. 3.9).

ZnSO, I RCOOH

Rys.3.14. Reakcje w ogniwie z elektroda cynkowa 1 miedziana w cytrynie podczas roztadowania.

35



Wprawdzie na elektrodzie cynkowej zanurzonej do soku cytryny zachodzi
samorzutnie taka sama reakcja jak przy zastosowaniu roztworu ZnSOy:

Zn’ - Zn*" + 2e”, jednak elektrony dochodzace przez obwod zewngtrzny do
powierzchni elektrody miedzianej sa tam zuzywane w reakcji redukcji kationow

wodorowych do czasteczkowego wodoru: 2H +2e” > Hg .

Dodajac stronami oba powyzsze roOwnania otrzymujemy roéwnanie reakcji
sumaryczne] w ogniwie cynkowo-miedziowym z elektrolitem w postaci soku
cytryny: Zn" +2H" - Zn*" + HY.

Takze zawsze na podstawie znanego sumarycznego rOwnania samorzutnej reakcji

wymiany elektronow pomigdzy sktadnikami dwoch par red-oks zachodzacej w
ogniwie mozna jednoznacznie ustali¢ rodzaj poétogniw 1 zapis schematu ogniwa.
Przy zastosowaniu konwencji sztokholmskiej odpowiedni schemat ogniwa
konstruowany jest w taki sposob, aby czastkowa reakcja elektroutleniania zachodzita w
potogniwie o umieszczonym po lewej stronie schematu, a reakcja elektroredukcji w
potogniwie dodatnim, znajdujacym si¢ po prawej stronie schematu.

Przyklady:
o Jezeli reakcje sumaryczna zachodzaca podczas pracy ogniwa opisuje
sumaryczne réwnanie: 2 Br + Cl,—» Br, + 2CI to skfadaja si¢ na nig reakcje

czastkowe utleniania bromu: 2 Br — Br, + 2¢"1 redukcji chloru Cl,+2e~ — 2CI°
Odpowiednio pétogniwo bromowe petni rolg bieguna ujemnego, a pdétogniwo
chlorowe stanowi biegun dodatni w ogniwie o schemacie:

[-] Pt, Bro |HBr || HC1 | Cl,, Pt [+]

o Jezeli reakcje sumaryczna zachodzaca podczas pracy ogniwa opisuje
sumaryczne rownanie:

Sn2" +2Fe > sn*t 4+ 2Fe2t 1o sktadaja si¢ na nig reakcje czastkowe

elektroutleniania Sn>* — Sn** +2¢7 i elektroredukcji 2Fe*t + e — 2Fe?"
Mamy wigc do czynienia z ogniwem red-oks o schemacie:

[-] Pt|Sn?*,Sn*" || Fe3*,Fe?t | Pt [+]
Oczywiscie w kazdym z rozwazanych przypadkow schematy ogniw ustalone na

podstawie rownania reakcji w ogniwie odpowiadaja uszeregowaniu potencjaldéw
standardowych rozpatrywanych potogniw (rozdz.3.7)

3.6. Zaleznos¢ SEM ogniwa od aktywnosci reagentow uczestniczacych w
reakcji ogniwa (rownanie Nernsta). Entalpia swobodna, entalpia i entropia
reakcji w ogniwie.

Przy przeptywie elektronéw (pradu elektrycznego) w obwodzie zewngtrznym od
elektrody z nadmiarem elektronéw do elektrody z niedomiarem elektronéw zostaje
wykonana praca elektryczna (w,). Odbywa si¢ to kosztem zmniejszenia entalpii

swobodnej uktadu w wyniku przebiegu samorzutnych reakcji utleniania i redukcji
odpowiednio w potogniwie ujemnym i1 dodatnim, ktore sktadaja si¢ na sumaryczna
reakcj¢ ogniwa (rOwnanie 3-2).
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Maksymalng pracg elektryczna (we max) wykonuje ogniwo w warunkach

kwazistatycznego roztadowania, przy nieskonczenie matym odchyleniu uktadu od
stanu rownowagi elektrochemicznej, kiedy przez ogniwo plynie prad o granicznie

matym natezeniu (rz¢du 1071°A-107"2A. Energia uwalniana w sumarycznej reakcji

przebiegajacej] samorzutnie w ogniwie jest wtedy calkowicie zamieniana na prace
elektryczna. Jednocze$nie bliski zeru jest wtedy spadek napigcia na oporze
wewngtrznym ogniwa.

Jezeli w warunkach kwazistatycznego roztadowania (przy T 1 p = const) ulegnie
przemianie tyle moli reagentow, ile wynosza ich wspotczynniki stechiometryczne
(v;) w sumarycznym roéwnaniu reakcji ogniwa to przez uklad przeplywa v, moli

elektronow, a wigc tadunek q =v,-F kulombow. W takim przypadku maksymalna

praca elektryczna wykonana przez ogniwo w obwodzie zewnetrznym, o wartosci
okreslonej przez iloczyn liczby moli elektronow uczestniczqcych w reakcji ogniwa i
sily elektromotorycznej ogniwa jest rowna molowej entalpii swobodnej zachodzqcej
w nim reakcji (A.G) [8]. Zwiazek ten opisuje wyrazenie:

€,max :_Ve FE = ArG [IJ: 1CV= IASV] 3—18
Podobnie w warunkach standardowych ( p = 1,0132 - 10° Nm™, T= 298,15K):

W

~v.-F-E°=A.G® 3-19

Zauwazamy, ze wartos¢ sity elektromotorycznej jest okreslona przez molowa
entalpi¢ swobodna sumarycznej odwracalnej reakcji zachodzacej w ogniwie:
_AG

veF

E= 3-20

Jednoczes$nie, o wartosci standardowe;j sity elektromotorycznej decyduje standardowa
molowa entalpia swobodna 1 tym samym termodynamiczna stala réwnowagi
wlasciwa dla danej elektrochemicznej reakcji w ogniwie:

A,G® RT

E° = =——InK, 3-21
vl VF

Tak jak w przypadku kazdej reakcji chemicznej, zmiana molowej entalpii
swobodnej uktadu w reakcji ogniwa (A.G) w okre$lonych warunkach p1 T = const

jest réwna sumie iloczynow molowych entalpii swobodnych tworzenia reagentow
(AwGj) 1 wspdlczynnikow stechiometrycznych (v;), przyjgtych jako dodatnie dla
produktow, a ujemnych dla substratow [8]:
A.G =Y VA, G; =Y Vi[A G} +RTIn(a;)]=A,G° + Y v;RTIn(a;) =
=A,G® +RTInII(a;)"1 =—RTInK, + RTInTI(a;)"i 3-22

gdzie A,G®=-RTInTI(a,)" =-RTInK,, przy czym symbol IT oznacza iloczyn,
a; 1 51 to odpowiednio chwilowa i rownowagowa aktywnos$¢ reagentow, R — stata

gazowa. Stan czyste] substancji 1 stan roztworu doskonatego o stgzeniu
1 mol dm”, dla ktorego molowe wspotczynniki aktywnosci sa rowne jednoscei (yr =1,
Yo =1) sa wybrane jako stany odniesienia.
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Z podstawienia prawej stron¢ rownania (3-22) do rownania (3-20) przy
uwzglednieniu wyrazenia 3-21 wynika gwiqzek miedzy SEM ogniwa a aktywnosciq
reagentow (a;) uczestniczqcych w reakcji ogniwa, nazwany rownaniem Nernsta:

AG_ AG° RTInIl(a;)" _

E:_

VeF - veF VF

logI(a; )"
veF veF v.F v.F eTl(a;)

3-23
gdzie RT/F =0,025V , 2,303RT/F =0,059V przy T = 298,15 K.
Przyklad: Dla ogniwa o schemacie (3-7):
[-] M|Red; (agr;),Oks; (apy)|IRed, (agry),Oks, (agy) [M[+]
w ktorym zachodzi reakcja opisana réwnaniem 3-17:
VR1 Red1 +V02 Ok52 =v010k81 + VR 2 Redz
molowa entalpi¢ swobodna uktadu podaje wyrazenie:
(201)"°! - (agrp)'R?

A.G= ArG9 +RTIn
)‘Voz‘

3-24

(aRl)VRl (ap2

(a01)"0! - (ar2)"R2
@r) "™ - @o2)0?
Zatem wzor Nernsta dla rozwazanego ogniwa ma postac:
RT 2,303RT Yol . VR2
Rl g, -2 le (app) ' -(arp) ™
VveF VveF (aRl)‘VRl‘ _(302)‘\’02‘

_ 2,303RT lg (a01) "0 -(ar2) "R

VeF T ag) "R (agy) Y2
Jezeli wszystkie reagenty znajduja si¢ w stanie standardowym (a;= 1) to SEM ogniwa

jest rowna standardowej sile elektromotorycznej. Czgsto jednak brak danych o
wspolczynnikach aktywnos$ci 1 wtedy stosowane jest rownanie Nernsta z formalna

gdzie: A.G®° =-RTIn

= _RThK, 3-25

=E° 3-26

standardowa sita elektromotoryczna (E®):

, /coyvor . /c®)VR2
E_E° —2’303§Tlg (coi/c )VR1 (cra/c”) 3.7
Y era /e (ep /ey
Miedzy E° i E® wystepuje nastepujaca zalezno$é:
. Vo1 . VR2
B9 _ e _2,303§T Ig (1(01)V : (YrR2) 398
v R
R (r02) Y2
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Z powyzszych rownan wynikaja nast¢pujace wnioski:

1) ogniwo wykonuje tym wigkszq prace elektryczng, im wigksza jest roinica
potencjatow miedzy pologniwami,

2) na podstawie wartosci molowej entalpii swobodnej reakcji dla danego sktadu
ogniwa mozna okresli¢ wartosé sily elektromotorycznej (E), czyli napiecie ogniwa w
warunkach obwodu otwartego (bezprqdowych), a takie odwrotnie;

3) znajgc E° mozna obliczy¢ wartosé standardowej molowej entalpii swobodnej
reakcji ogniwa (A,G®) oraz termodynamicznej statej réownowagi tej reakcji (Ky),
wzglednie odwrotnie.

Pamigtamy, ze molowa entalpia swobodna jest wielko$cia addytywna. Jezeli wigc
rownanie stechiometryczne reakcji w pewnym ogniwie mozna otrzymac przez
kombinacj¢ réwnan reakcji zachodzacych w innych ogniwach, to warto$¢ entalpii
swobodnej reakcji w interesujacym nas ogniwie 1 jego SEM otrzymamy z takiej
same] kombinacji matematycznej entalpii swobodnych tych innych reakcji 1 SEM
odpowiednich ogniw.

Po zr6zniczkowaniu rownania 3-18 wzgledem temperatury (przy p = const)

otrzymujemy:
A
[8 rGj :—nF(a—Ej 3-29
ar ), T/,
oA .G
a poniewaz ( g J =-A.S 3-30
oT
p
to ArS:nF(a—EJ 3-31
or ),

Jak wida¢, na podstawie wynikdw pomiaréw zmiany silty elektromotorycznej
z temperatura, mozna obliczy¢ zmiang entropii w reakcji ogniwa, co umozliwia
okreslenie ciepta (entalpii) tej reakcji:

A.H=A,G+TA,S=nF T(a—E) ~E 3-32
ot ),

Mozna takze wyznaczy¢ zmiang ciepta molowego w reakcji ogniwa AC,.
Z obustronnego roézniczkowania rownania 3-31 wynika:

(8AS/8T), = nF(8°E/8T?),
1 po uwzglednieniu zaleznosci (0AS/dT), = AC,/T otrzymujemy:

AC, = nFT(8°E/8T?), 3-33
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Przyklady:
o Obliczenie funkcji termodynamicznych dla reakcji w ogniwie Clarka o
schemacie
[-] Zn(Hg) | ZnSO, (nas) | Hg,SO4 | Hg [+]
na podstawie pomiarow SEM jako funkcji temperatury (E = {(T)):

TK] 283 288 293 298
E[V] 1,4382 1,4324 1,4266 1,4198
skad dE/dT =-0,012 VK
roZtwor
nasycony
— Z-nSO4- 7H20
A
29999
\Hg+Hg2so4

Hg

Rys. 3.15 Ogniwo Clarka.

Reakcje elektrodowe 1 reakcje sumaryczna w ogniwie Clarka opisuja réwnania:
[-] Zn(nas. w Hg) = Zn (2;;5) +2e

[+] Hg2SO4) 2 = 2Hg + SO 421(_nas)

Zn(Hg) + Hg,SO, = 2Hg + Zn>" + SO 3~

Odpowiednio, na podstawie wzoru Nernsta, zwiazek SEM z aktywnos$cia reagentow
podaje wyrazenie (przyjmuje sig, ze aktywnos$¢ faz statych jest rowna jednosci):

a a_ 5
RT 7n2t SOﬁ

E=E°-—1In
2F a Zn(Hg)
Alternatywnie zaleznos$¢ t¢ otrzymamy obliczajac SEM jako réznicg potencjatow
potogniw tworzacych rozwazane ogniwo Clarka przy uwzglednieniu rGwnania
Nernsta dla pétogniw:

E=E_ > —E_ 2y =
SO4 /Hg>SO4/Hg Zn~"/Zn(Hg)
a_ 2+
=E° , Rl ha - — | E? R T
SO, /HgpSO4/Hg 2F SOy Zn“t/zn(Hg) 2F a Zn(Hg)
gdzieE°=E® —~E® =0,615V —(-0,757V) = 1,372V

SO /HgpSO4Mg  Zn?*/Zn(Hg)
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Wiadomo, ze standardowe entalpie tworzenia Zn®", SOﬁ_ 1 ngsoﬁ‘ WYnosza:

A o G® 5 =-147,0 kJ mol™, A ., G® 5 =-741,6 kI mol™ i
Zn<" SOy~

Ay G® =-623,92 kJ mol .
ngSO4

Zatem standardowa entalpia swobodna dla reakcji ogniwie Clarka (przy T =298K)
jest rbwna:

ArG9=Ath;n2++AtW Gzoz_—Ath‘; “ =-147,0 -741,6 — (-623,92) =
£259y

4
= -264,68 kJ mol™

~A,G® 264680 J-mol

2F 192968 7.V . mol™
Natomiast entalpia swobodna reakcji ogniwa Clarka z nasyconym roztworem ZnSQO,
w tej samej temperaturze wynosi

A,G=-296500[J V' mol']1,4198 [V]=-273,9 kJ mol
Entropig tej reakcji obliczamy korzystajac z rownania 3-31 przez podstawienie
doswiadczalnie wyznaczonej wartosci dE/dT:

AS= 2Fj—];= 296485 (-0,0012) [J V' mol'VK'= —231,5 J mol”" K

istad E® =

=1,372V

Zatem entalpia wyznaczona na podstawie zamieszczonych w tabeli danych
do$wiadczalnych przy T= 298 K wynosi:

AH=A.G+TA,S =nF T(a—Ej ~E|=
oT ),
=-273,9 10° [J mol"']+298 [K] (-231,5)[J mol 'K '] = —342,9 kJ mol .

o Obliczenie standardowej entalpii swobodnej tworzenia hydratyzowanych
jonow srebra przy T=298K na podstawie pomiaru SEM ogniwa o schemacie:
[-] Pt,H;(Ibar) | HCI (c;) || AgNOs (c2) | Ag [+]

Reakcje w potogniwach
[]:%Hy=Hpy + e~
[+] : Ag;q +e =Ag

i reakcja sumaryczna: %2 H, +Ag;“q = H;q + Ag

Poniewaz A, G995 (Haq) =0 to A,G® =—FE°  =-A;;Gg(Ag,q)
Ag' /Ag
zatem: A o, G305 (Agly) =FE®  =96484-0,799 = 77091J - mol”
Ag
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3.7. Rownanie Nernsta dla pologniw. Znak i wartos¢ potencjalu pologniwa.

Aby jednoznacznie poréwnywac potencjaty potogniw musza by¢ one zmierzone
w stosunku do jednakowego poétogniwa odniesienia. W zwiazku z tym przyjeta
zostata powszechnie umowna skala wzglednych potencjatow potogniw, nazwana skala
wodorowa. Jako potogniwo odniesienia dla wszystkich uktadow elektrochemicznych
wybrane zostalo standardowe pélogniwo wodorowe Pt(H,)/H' (skrot SEW lub SHE
j.ang.) zbudowane z blaszki Pt omywanej wodorem pod ci$nieniem PH, =

1,0132-10° Nm >, w kontakcie z roztworem o jednostkowej aktywnosci jonow H'

(pH = 0). Potencjal standardowego potogniwa wodorowego przyjety zostal za rowny

zeru w kazdej temperaturze, EiI“L/H =0, co odpowiada zatozeniu A,G= 0 dla
2

reakcji wymiany elektrondw mi¢dzy protonami i wodorem czasteczkowym.

Znak 1 warto$¢ potencjatu dowolnego pétogniwa w skali wodorowej sa okreslone
przez warto§¢ SEM ogniwa (bez potencjalu dyfuzyjnego) utworzonego z tego
potogniwa 1 standardowego potogniwa wodorowego. Innymi stowy potencjat
potogniwa zdefiniowany jest przez roznice potencjaldw wewngtrznych migdzy
przewodami z identycznego metalu, przylaczonymi do elektrody rozwazanego
potogniwa i standardowego potogniwa wodorowego, przy zatozeniu, ze E4 = 0.

Przy uwzglednieniu danych doswiadczalnych postanowiono (w konwencji
IUPAC), ze potencjal pologniwa ma odzwierciedla¢ tendencje do samorzutnego
przebiegu reakcji redukcji w danym pologniwie zestawionym w ogniwo Ze
standardowym pologniwem wodorowym.

Znak dodatni przypisywany jest wiec potencjatowi takiego pologniwa (np.
srebrowego, miedziowego), w ktorym reakcji elektroredukcji wlasciwej dla danego
uktadu formy utlenionej (np. redukcji kationow metalu do atoméw metalu) podczas
rozladowania w uktadzie z SEW towarzyszy zmniejszenie si¢ entalpii swobodnej
uktadu. Elektroda takiego pologniwa stanowi biegun dodatni w ogniwie ze
standardowym potogniwem wodorowym. Np. standardowy potencjat pdlogniwa

miedziowego mierzony wzgledem SEW jest rowny E° 4
Cu”" /Cu

A,G® = -130 kJ/mol w sumarycznej reakcji ogniwa H, + Cu®" = 2H" + Cu i tym

= +0,34V, poniewaz

samym w reakcji elektroredukcji: Cu’" + 2 ¢ = Cu. (Pamigtamy, ze standardowa
reakcja tworzenia jonu H' z gazowego wodoru jest rowna zero).-
Innymi stowy, potencjal potogniwa ma warto$¢ dodatnia wzgledem SEW wtedy, kiedy
forma zredukowana (np. metal) wykazuje mniejsza tendencje do oddawania
elektronéw (utleniania) niz atomy wodoru, czyli wykazuje wigksze powinowactwo do
elektronéw niz wodoér. Metal w takim przypadku nalezy do grupy metali szlachetnych.
Z kolei znak ujemny przypisywany jest potencjalowi takiego potogniwa
(np. cynkowego, zelazowego, otowiowego, litowego), w ktérym podczas roztadowania
w ukladzie ze standardowym potogniwem wodorowym zachodzi samorzutnie reakcja
elektroutleniania odpowiedniej formy zredukowanej (np. utlenianie metalu do
kationé6w) natomiast entalpia swobodna reakcji redukcji ma warto$¢ dodatnia.
Elektroda takiego potogniwa stanowi biegun ujemny w ogniwie z SEW.

42



I tak przyktadowo, standardowy potencjat potogniwa cynkowego mierzony wzgledem

SEW jest rowny EZ 24, —0,76 V, poniewaz A .G® = 147 kJ/mol w sumarycznej
n n

reakcji ogniwa H, + Zn*" = 2H" +Zn i tym samym w reakcji elektroredukcji:
Zn*" +2 ¢ =Zn).

Mozna tez powiedzie¢, ze potogniwo charakteryzuje si¢ ujemnym potencjatem
wzgledem SEW wtedy, kiedy forma zredukowana (np. metal) wykazuje wigksza
tendencje do oddawania elektronow (utleniania) niz atomy wodoru, czyli wykazuje
mniejsze powinowactwo do elektronow niz wodor. Metal w takim przypadku nalezy
do grupy metali nieszlachetnych.

Zgodnie z konwencja sztokholmska, w schematach tych ogniw, ktorych SEM ma

odzwierciedla¢ znak 1 warto$¢ potencjalu danego pdtogniwa wzgledem standardowego
potogniwa wodorowego to ostatnie umieszczane jest zawsze po lewej stronie.
Oceniane jest w ten sposob prawdopodobienstwo przepltywu elektronow w obwodzie
zewnetrznym od SEW do rozwazanego potogniwa z okreslona para red-oks,
a wigc prawdopodobienstwo samorzutnego przebiegu takiej sumarycznej reakcji w
ktorej forma utleniona w pdtogniwie zamieszczonym po prawej stronie schematu ulega
redukcji a czasteczkowy woddér ulega utlenieniu w standardowym potogniwie
wodorowym. Przyktady schematow ogniw 1 odpowiednich reakcji sumarycznych w
warunkach rownowagi elektrochemiczne;:

Pt,H,|H"||Zn*"|Zn VoH,+47Zn° ' SH +%Zn
Pt,H,[H'||Cu*'|Cu YaH,+4Cu* SH'+4Cu
Pt,H,[H'||CI|Cl,,Pt YoH,+4CLSH™+CI
Pt,H,[H'||Cl'|AgCL,Ag LH+AgCISH+Cl +Ag
Pt,H,[H'||[Fe”" Fe’'|Pt VH,+ Fe’ ' SH™+ Fe*'
PtH, H'|M™ M n/2H, + M S nH +M

Posta¢ ogdlna schematu i reakcji ogniwa z poétogniwem wodorowym:

Pt,H, [H'||Oks | Red |Pt
n/2H + vo Oks S nH' +vg Red 3-34

gdzie n rowne jest liczbie elektronéw v, w reakcji oks-red rozwazanego potogniwa).
Powyzsze zapisy sugeruja zajscie samorzutnej reakcji utleniania w potogniwie
wodorowym a reakcji redukcji w innych poétogniwach. Jest to jednak, jak wiemy,
spetnione tylko w przypadku niektérych uktadow. Stad znak 1 wartos¢ SEM obliczone;j
dla przedstawionych wyzej schematow wg wyrazenia: E = Ep - E. gdzie EL. = 0
odzwierciedla znak 1 warto$¢ potencjatu danego pdtogniwa w skali wodorowe;.
Okreslana w taki sposob SEM jest wielkoscia dodatnia, jezeli reakcja redukcji w
danym poétogniwie, zestawionym w ogniwo z SEW, przebiega w sposodb samorzutny
(np. w przypadku metali szlachetnych w roztworze wiasnych jonéw). Odpowiednio
dodatni jest wtedy potencjat potogniwa w stosunku do SEW. Wyrazenie E = Ep - E
ma natomiast wartos¢ ujemna jezeli reakcja redukcji w danym potogniwie,
zestawionym w ogniwo z SEW, nie przebiega w sposob samorzutny, lecz samorzutnie
przebiega reakcja utleniania (np. w przypadku metali nieszlachetnych w roztworze
wlasnych jonow). Odpowiednio ujemny jest wtedy potencjat potogniwa w stosunku do
SEW, co jest zgodne z do§wiadczeniem.

43



Zmian¢ molowej entalpii swobodne] w zapisanej wyzej sumarycznej reakcji
3-34 w ogniwie z SEW, sluzacym do zdefiniowania potencjalu potogniwa w skali
wodorowej opisuje analogiczny do rownania 3-26 wzor:

(aye)" - (ag) "R

(ap,)"? - (ag)"®

Stad rownanie Nernsta, okreslajace wptyw aktywnosci reagentdéw uczestniczacych w
reakcji red-oks na SEM ogniwa zlozonego z rozpatrywanego poétogniwa 1
standardowego potogniwa wodorowego ma postac:

2303RT,  (@ye)" -@r)™®

3-35

A,G=A,G® +RTIn

E=E® = g e ol 3-36
n v
veF g )" @g)o
Poniewaz dla standardowego potogniwa wodorowego E° v = 0 oraz
HT /Hy,Pt
a4 iay, =1 tordéwnanie 3-36 ulega uproszczeniu do postaci:
2,303RT 'R
Eor =E2» —= log @r) 3-37
OR veF Vol
¢ (ap)

nazywane] rownaniem Nernsta dla potogniw. Ro6wnanie to opisuje zalezno$¢ miedzy
potencjalem rownowagowym pologniwa wyrazonym w skali wodorowej (Eqr) a

aktywnoscia molowa formy zredukowanej (ag) 1 utlenionej (ap) W rozwazanym
potogniwie. Przy ap = ag potencjal rownowagowy jest rdwny potencjalowi

standardowemu (EQ)r ) potogniwa.
Jezeli w reakcji red-oks w pologniwie obok formy zredukowanej i utlenionej

uczestnicza inne reagenty, np. voOks + xX + v,e" = vy Red + yY, to wystgpuja one
W sposOb oczywisty rowniez w rodwnaniu Nernsta wlasciwym dla potogniwa:
2303RT | (ag )R (ay)"Y

veF a0) 0@y

Dla wielu ukladow nie sa znane warto$ci wspotczynnikow aktywnosci. W
rezultacie czgsto korzysta si¢ z takiej postaci rOwnania Nernsta dla potogniw, w ktorej
w charakterze zmiennych wystgpuja stgzenia molowe reagentow cg 1 cg:

2303RT, (cg/c®)'R
log

Eg/R to formalny potencjal standardowy danego pologniwa zwiazany z potencjatem

Eor = E?)/R B 3-37a

3-38

o
EO/R = EO/R -

standardowym (EQ g ) zaleznoscia:

VR
log /R 3-39

vool

2,303RT
VeF

—E®

eV
E OR

O/R
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Jak wida¢, wszystkie czynniki wplywajace na wartos¢ molowych wspdlczynnikow
aktywnosci, jak sita jonowa, solwatacja czy asocjacja wptywaja na wartos¢ Eg/R :

W wielu przypadkach rownanie Nernsta dla pologniw zapisywane jest w postaci
uproszczonej, bez symboli st¢zenia odniesienia:

_2303RT, (cg)'R
Vel )l

3-40

Wtedy jednak stezenia form Oks i Red w czlonie logarytmicznym nalezy traktowac
formalnie jako wielkosci bezwymiarowe, odpowiadajace przyjetemu stanowi
standardowemu.

W praktyce zamiast standardowego pdtogniwa wodorowego stosowane sa inne
potogniwa odniesienia o S$ciSle okreslonej wartosci potencjatu  wzgledem
standardowego potogniwa wodorowego (SEW), takie jak kalomelowe: [KCl(nas)
Hg,Cl,/Hg], E = 0,242 V wzgl. SEW czy chlorosrebrowe [KCl(nas) AgCl/Ag], E =
0,202 V wzgl SEW 1 inne. Potocznie czesto méwi sie o elektrodach odniesienia
zamiast o pologniwach odniesienia. Typowe uklady stuzace do pomiaru potencjatu
badanego potogniwa wzgledem potogniwa odniesienia przedstawia rys.3.16

a b

Rys.3.16. Pomiar potencjalu a) nasyconego potogniwa kalomelowego wzgledem standardowego
potogniwa wodorowego i b) potencjatu poétogniwa Zn®"/Zn wzgledem nasyconego
potogniwa kalomelowego.
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3.7.1 Pologniwa I rodzaju, odwracalne wzgl¢dem kationow.
W szczegolnym przypadku potogniw 1 rodzaju, jak wiadomo, ustala sig
réwnowaga migdzy jonami metalu o aktywnosci a g+ W roztworze 1 atomami metalu

w fazie statej: M7 +ze S M

Zwiazek miedzy potencjalem réownowagowym a aktywnoscia jonow M”" w roztworze i
aktywno$cia metalu dla takiego typu potogniw podaje wzor Nernsta w postaci
E ,, =E° _2303RT, , 2m 3-41
MM M%tTM v.F a
€ MZ+

gdzie v, = z.
Przy zatozeniu, ze aktywno$¢ metalu w fazie statej jest rowna jednosci ostatecznie
otrzymujemy:
° 2,303RT
ZH g L——
MTTM - MEFT M v F
Réwnanie to ma raczej znaczenie teoretyczne, bowiem indywidualnych aktywnosci
kationow 1 aniondw w roztworze nie mozna doswiadczalnie wyznaczy¢ (jony dodatnie

1 ujemne wystepuja zawsze razem). Z tego powodu w opisie stanu roztworu elektrolitu
stosuje si¢ pojgcie sredniej aktywnoS$ci jonow elektrolitu a, (wzor 1-6) 1 wielkoScia ta

log a7+ 3-42

zastgpuje si¢ odpowiednie aktywnosci indywidualnych jondéw, (a, i a ). Jednak, jak
wiemy, w przypadku catkowicie zdysocjowanego elektrolitu binarnego typu M* X*
aktywnos$¢ kationow jest rowna $redniej aktywnosci jondw elektrolitu (wzor 1-10a)
okreslonej przez iloczyn Sredniego jonowego wspotczynnika aktywno$ci molowej vy

1 stgzenia molowego tych jonow w roztworze (CMZ + ) wzglednie st¢zenia molowego

elektrolitu (c) lub $redniego stezenia jondw elektrolitu (¢, ):

Cmzt C

T+ =57+
c® c®

Zatem dla potogniw I rodzaju z elektrolitem symetrycznym mozna postugiwac si¢
rownaniem Nernsta w postaci:

C C
o 2303RT M§+ y )= E° L 230RT - C

aMz+ =ay =

MZ%T/M z F zZ+ F S)
M“"/M Ve C M“"/M VC C

gdzie formalny potencjat standardowy (EO' 4 ) Jest réwny potencjatowi

MZt /M
rOwnowagowemu przy C ozt /c® =1 a jego zwiazek z potencjatem standardowym

(E?

2 +/M) podaje wyrazenie:

po po , 2303RT

MZ*M MZ*PM v F

log(v+) 3-44
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Zauwazamy, ze przy 10-cio krotnym podwyzszeniu lub obnizeniu aktywnosci
wzglednie st¢zenia jondéw metalu w roztworze nalezy oczekiwa¢ zmiany potencjatu
potogniwa odpowiednio w kierunku dodatnim lub ujemnym o (2,303RT/nF) =
(0,059/n)V w temperaturze 7= 298 K.
Oczywiscie w przypadku poédlogniw amalgamatowych, np. Zn(Hg) nalezy
uwzgledni¢ st¢zenie metalu w amalgamacie. Wtedy:
o' B 2,303RT log CM(Hg)

E =E 3-45
M*TM(Hg) M**M(Hg)  vF c

MZ+

Generalnie, z rownania Nernsta dla poétogniw I rodzaju korzysta si¢ do okreslenia
wartoéci potencjatu rownowagowego potogniwa M”'|M, jezeli znany jest potencjal
standardowy lub potencjat formalny 1 odpowiednio aktywnos$¢ wzglednie stgzenie
jondow M”" w roztworze. Mozna tez poshuzy¢ sig tym réwnaniem przy wyznaczaniu
stezenia lub aktywno$ci kationow metalu w roztworze elektrolitu, gdy znana jest
warto$¢ potencjatu rownowagowego lub formalnego potencjatu standardowego. Latwo
mozna tez wyznaczy¢ sredni wspotczynnik aktywnosci elektrolitu v .

Przyklad:

o Obliczenie potencjalu rownowagowego poOlogniwa srebrnego utworzonego z
blaszki Ag w roztworach Ag,SO, w skali wodorowej, przy T=298K.

Reakcja w pologniwie: Ag' +e = Ag Ve =1

. oot
Odpowiednio: E =E° + 2,303RT log 28
AgJr /Ag Ag+ /Ag F c®
dzie E® =0,797V
8 Ag+/Ag

Poniewaz Ag,SO,= 2Ag+ +S0. to np. w roztworze 0,005 mol dm’ Ag,S0Oy stgzenie
jonow srebra wynosi: ot 2 (0,005 mol dm™)=0,01 mol dm™
g
Wtedy:
E | =0,797V+ 0,059 log 0,01 = 0,679 V
Ag' /Ag

Zmiana potencjatu pologniwa srebrnego E N [V] wzgledem SEW przy zmianie
g

AgJr
stgzenia jonOw srebra (cA + ) w roztworach o stalej sile jonowej pokazana jest w tabeli
g

i zilustrowana na rys. 3.17.

Cagh logeagth Eagtiag
0,0001 -4 0,56
0,0004 -3.4 0,595

0,001 -3 0,619
0,0025 -2,6 0,643

0,01 -2 0,679
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y = 0,0591x + 0,7964 2 08
R*=1 0.75 {%
0.7 +5
1 0,65 3y

106

1 0,55

' ' . 0,5

4 -3 -2 1 0
log ¢ (Ag’)

Rys 3.17. Potencjat potogniwa srebrnego E | wzgledem SEW w funkeji log[(¢c . . )/( c® )]
Ag'/Ag Ag

Korzystajac z otrzymanej zaleznos$ci typu liniowego (y = ax + b), w ktorej zgodnie z

réwnaniem Nernsta y = E [V], x = log[(cA (c®)], a=(2,303RT/v F)[V],
g

Ag+/Ag
mozna okresli¢ liczbg elektronow bioracych udzial w reakcji red-oks w potogniwie
srebrnym: v.= (2,303RT/F)(1/a). Ponadto punkt przecigcia prostej z osig rzg¢dnych

przy log[(cA )/(c®)] = 0 wyznacza formalny potencjat standardowy potogniwa
g

srebrnego E° V].
8 Agt/Ag V]

Zatozmy, ze potencjal potogniwa srebrnego utworzonego z blaszki srebrnej
zanurzone] w badanych roztworach o zmiennym stezeniu AgNO; mierzony jest
wzgledem nasyconego chlorosrebrnego pdlogniwa odniesienia z  kluczem
elektrolitycznym o znanej warto$ci potencjatu wzgledem SEW.

Schemat zestawionego w taki sposdb ogniwa bez potencjatu dyfuzyjnego ma postac:

[-] Ag, AgCl|1 M KCI||(0,10-c)M KNO; (¢) M AgNO;|Ag [+]

Wartos¢ sity elektromotorycznej okresla w tym przypadku roéznica potencjatéw

. : ) _ - : tenciat
potogniwa srebrnego i1 chlorosrebrnego E EAg +/Ag ECI_/AgCl,Ag 1 stad potencja

potogniwa srebrnego w skali wodorowej wynosi:

E ., =E+E__
Ag'/Ag Cl /AgCl,Ag
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3.7.2. Pologniwa gazowe.

o Pélogniwo wodorowe Pt, HyH" - blaszka Pt optukiwana wodorem, w kontakcie
z roztworem elektrolitu o pH= 0 do 14 (rys. 3.3). Platyna nie tylko zapewnia kontakt
elektryczny ale 1 katalizuje dysocjacje¢ czasteczek wodoru adsorbujac na swojej
powierzchni atomy wodoru.

Przy pH< 7 na granicy faz elektroda/elektrolit zachodza nastgpujace reakcje:
1)2H.,s S H, reakcja Tafela
2)2H +2 e S 2H,q reakcja Volmera
2a) 2H,q +2H +2e S 2H, reakcja Heyrowskiego

skladajace sie na reakcje sumaryczng: 2H'+2 ¢ S H,

Przy pH> 7 zrédtem protonow w reakcji elektroredukcji jest woda:
1)2H.4 S H, reakcja Tafela
2)2H,0 +2 ¢ S 2H,g+2 OH reakcja Volmera
2a) 2H,q + 2H,0 +2 ¢ S 2H,+2 OH" r. Heyrowskiego

Z dodania stronami reakcji czastkowych wynika rownanie reakcji sumaryczn ej:
2H,0+2 ¢ S H,+20H™

Jak juz wiadomo, potencjal standardowy potogniwa wodorowego, przy: PH, /p®=1i

a 4= 1 przyjeto za rowny zeru, E° ; = 0, niezaleznie od temperatury uktadu. Tak
H"|Hp

wigc, w warunkach réznych od stanu standardowego potencjat pétogniwa
wodorowego z elektrolitem o pH < 7 podaje wzor Nernsta w postaci:

. ~ 2303RT, [PH,/°] 2303RT 2,303RT
H'H, = 5 B
[Hy 2F (aH+) F

=0,059 log ag* —0,0295 log (py, /p°) =- 0,059 pH - 0,0295 log (py,/p°)  3-46

log

log a . — log [pH,/p°1=

Wida¢ wyraznie, ze przy py 5 /p®=1 wraz ze wzrostem pH potencjat pologniwa

wodorowego przesuwa si¢ w kierunku potencjalow ujemnych o 59 mV na jednostke
pH 1 wynosi:

E . =0,059log agt= - 0,059 pH 3-46a
H" [Hj
Zatem: E . =0 E ., =70413V E ,  =70,826V
H"/Hy H"/Hjy H"/Hjp
przy pH=0 pH=7 pH=14

Przy uwzglednieniu iloczynu jonowego wody rOwnanie 3-46 dla potogniwa
wodorowego przy PH, /p®=1 mozna tez zapisaé w postaci:
1 0—14

E . =0,059log = —0,826 —0,059log apy=E
H"[Hp a

(S}
H,0|H> —0,059 log apy-

3-47

gdzie E%z OlH, jest potencjatem standardowym dla reakcji redukcji wody do wodoru.
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Do takiego samego rownania dochodzimy na podstawie zapisanego wyzej rOwnania

reakcji dla potogniwa wodorowego z elektrolitem o pH > 7 (2H,0+2¢” S H,+20H):

° RT pH2
In

HyOHy  Hf p° @ oh-

2
EHZO/Hz :E ) 3-48

i przy py,/p°=1

_E® _
En,0/H, = EH20|H2 —0,0591og a - = 0,826 — 0,059 log a 3-49

Wada potogniwa wodorowego jest tatwe zatruwanie powierzchni Pt przez rozne
zwiazki organiczne 1 nieorganiczne.

° Potlogniwo tlenowe Pt, O,/H,0 - blaszka Pt omywana O, ,w kontakcie z
roztworem elektrolitu o pH 0-14). Platyna zapewnia kontakt elektryczny i katalizuje
dysocjacje czasteczek tlenu i adsorbuje na swojej powierzchni atomy tlenu.

Rys. 3.18 Zasada budowy potogniwa tlenowego.

Przy zastosowaniu elektrolitu o odczynie kwasnym (pH < 7) na granicy faz
elektroda/elektrolit w potogniwie tlenowym ustala si¢ stan rownowagi w reakcji
dysocjacji czasteczek tlenu do tlenu atomowego, ktéra poprzedza elektrochemiczna
reakcje red-oks, z woda jako forma zredukowana:

0,4+ 5 204
2Oad + 41‘1+ +4e 5 2H20

Wymienione reakcje czastkowe sktadaja sie na reakcje sumaryczna:
O +4H" + 4 ¢ 5 2H,0%

W przypadku elektrolitu o odczynie zasadowym (pH > 7) woda jest zrodtem
protonéw a forma zredukowana w elektrochemicznej reakcje red-oks sa jony
hydroksylowe:

O, + 520,

20,4 +2H,0+4e S40H
Reakcjg sumaryczna przedstawia wtedy rownanie:

o +2H,0 +4 ¢ 5 4[0PH]™
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Odpowiednio potencjat pétogniwa tlenowego z elektrolitem o pH < 7 opisuje wzor
Nernsta w postaci:
o 2,3RT

EH20/02 :EH20/02 AF log(p02 /p°)(a +)
0,059
= E%ZO/OZ ——log(po, /p°)+0,0591loga - 3-50
gdzie EH 0/05 =123V

Jak wida¢, przy py 5 /p®=1 wraz ze wzrostem pH potencjat pologniwa tlenowego

przesuwa si¢ w kierunku potencjatow ujemnych o 59 mV na jednostke pH:

Et,0/0, = E9H20/02 +0,059loga , =1,23V —0,059pH 3-51
Zatem:

Ep, =123V Ep, =082V Ep, =041V
przy pH=0 pH=7 pH=14

Przy uwzglednieniu iloczynu jonowego wody réwnanie Nernsta dla pétogniwa

tlenowego przy py,/p° =1 przyjmuje postac:
10~ 14

Ey,00, =E%20/02 +0,059loga_, ==E’ + 0,059 log

H»>0/07

OH
= 0,41 -0,059 log aor- 3-52

Do takiej samej zalezno$ci dochodzimy na podstawie zapisanego wyzej rOwnania
reakcji w potogniwie tlenowym z elektrolitem o pH > 7

(0 + 21,0 + 4¢ 5 4{0%H] ™) H]). Wtedy:
2303RT . (3, )"

) _E° _Z Ig 3-53
OH /O3 OH™ /0> 4F (p02 /p°)
i przy py,/p°=1
_ =E° —Mlg(a _)=0,41-0.0591ga ___ =
OH'/O9p OH /07 F OH OH
=0,41+0.059pOH = 0,41+ 0,059(14 - pH) =1,23-0,059pH [V] 3-53a

Wptyw pH na wartos$¢ potencjatu potogniwa wodorowego i tlenowego ilustruje
rys. 3.19.
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POLOGNIWO
WODOROWE TLENOWE

N

2H,0+2e5H,+20H | 20H™ = 120,+2H +2e
T 14

2H' +2eSH, \t+ H,0= 120,+2H\+2e

2082 -041 0 +041 +0.82 +1.23 +E/V

Rys. 3.19. Zaleznos¢ potencjatu potogniwa wodorowego i tlenowego
od pH roztworu elektrolitu.

Potogniwo chlorowe (Pt lub grafit optukiwane chlorem w kontakcie z roztworem
elektrolitu zawierajacym jony chlorkowe).

W potogniwie chlorowym przebiega reakcja: Cl, +2e S 2Cl i zatem potencjat
rownowagowy pologniwa chlorowego zalezny jest od stezenia jonow chlorkowych
[CI] 1 ci$nienia Cl,

@,
_ =E° R o’ g Ry +Eln(pCl2/pe)
ClI /Cl cric  2F p cly / p° cI/cly F Cl 2F
3-54
a przy p/p°=1 E =E° R c 3-54a

c /Kl o, FoOod
Przy zastosowaniu elektrolitow binarnych (np. HCI, NaCl) stgzenie anionow jest
rowne S$redniemu jondéw stezeniu elektrolitu 1 takze réwne stezeniu molowemu
elektrolitu (c): C 2= C+=cC. Zatem stezenie jondOw chlorkowych mozna w tego typu

elektrolicie wyraza¢ przez st¢zenie zastosowanego elektrolitu. Z kolei aktywnos¢
aniond6w jest rowna S$redniej aktywnosci jonow elektrolitu (wzdér 1-10a):

a,z-=3a3=C R EE I £

A A%
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3.7.3. Pologniwa oksydacyjno — redukcyjne.

W pologniwach oksydacyjno — redukcyjnych (np. Cr'*, Cr*’/Pt; Fe’,
Fe*'/Pt;MnO,, MnO,*/Pt) wymiana elektronéw miedzy forma utleniong (Oks) i
zredukowana (Red) odbywa si¢ za posrednictwem blaszki lub drutu z metalu
szlachetnego (Pt, Au) znajdujacych si¢ w kontakcie z elektrolitem zawierajacym obie
formy pary red-oks. Odpowiednio do reakcji:voOks + v, e 5 vi Red, w stanie
rOwnowagi zalezno$¢ potencjalu tego typu poétogniw od aktywnosci formy
zredukowanej 1 utlenionej podaje wzor Nernsta w postaci:

VR
0,059 log (ar)

3-55
Ve (ao)‘vo‘

o
EO/R :EO/R -

gdzie EQ g to potencjal standardowy, gdy agp =ag =1.
Wiemy juz, ze jezeli w reakcji red-oks w potogniwie uczestniczy wiele reagentow, to
nalezy aktywnos$¢ ich wszystkich uwzgledni¢ w rdGwnaniu Nernsta. Na przyktad w
przypadku potogniwa red-oks Pt/ Mn Oy, Mn", gdzie ma miejsce reakcja:

MnOj+ 8H' + 5e = Mn">+ 4H,0

potencjat rOwnowagowy ros$nie w miar¢ obnizania pH roztworu, czemu towarzyszy
wzrost zdolnosci utleniajacych manganu (VI):

_ o 0,059, [Mn®']
Mo*O /Mt Tvn O mnt2 5 T MO J[HY

Stad tez, w analizie manganometrycznej do badanych roztworéw dodawany jest kwas
siarkowy(VI).

3.7.4. Pologniwa II rodzaju

o Potogniwo chlorosrebrnej: Cl /AgCl,Ag zbudowane jest z blaszki srebrnej
pokrytej trudno rozpuszczalnym AgCl w kontakcie z roztworem zawierajacym jony
chlorkowe. Metal znajduje si¢ w rownowadze z kationami metalu w roztworze:
Ag" +e S Ag. Jednak gdy tylko jon srebra opusci powierzchnie elektrody wytraca
si¢ AgCl, ktéry w matym stopniu si¢ rozpuszcza dysocjujac na jony i pozostajac z
nimi w réwnowadze AgCl S Ag' +Cl™. Z dodania stronami obu réwnan wynika
sumaryczne rownanie reakcji pétogniwa chlorosrebrnego:

Ag'Cl+e S Ag"+ CI™
Zatem réwnowagowy potencjal potogniwa chlorosrebrowego w skali wodorowe;j

wyraza wzor: E _ =E° - Eln a__ 3-56
Cl /AgCLAg Cl /AgCLAg F Cl
w ktorym E® =0,222V
Cl /AgClLAg

Do takiego samego wyrazenia dochodzi si¢ po zapisaniu wzoru Nernsta dla
potogniwa srebrnego 1 uwzglednieniu, iz aktywnos$¢ kationdw srebra jest okreslona
przez 1iloraz termodynamicznego iloczynu rozpuszczalnosci chlorku srebra

(Kar,Agc1) 1 aktywnosci jonow Cl™w roztworze:

aAg+ = Kar,AgCl /aCl_ 3-57
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Wynika stad:

B _pe N RT In Kar,AgCl _
Cl' /AgCl,Ag Ag'/Ag F -
RT RT RT
=(E® +—1InK, pgc1) ——Ina_ _ = E° ——Ina__ 3-58
Agt/ag  F ’ F Cl Cl /AgCLAg F Cl
gdzie: E° =E° L InK ;. agci 3-58a

Cl /AgCLAg Agt/ag  F

Stwierdzamy, ze im wyzsze jest stezenie jondOw chlorkowych w roztworze potogniwa
chlorosrebrnego, tym nizszy jest jego potencjat. W przypadku nasyconego roztworu

KCljestto E__ = 0,205V.
Cl /AgCLAg
Warto zauwazy¢, ze na podstawie wartosci potencjalow standardowych elektrody
srebrnej (E° . = 0,799V) i chlorosrebmej E® = 0,222V mozna
Ag'/Ag Cl /AgClLAg

obliczy¢ termodynamiczny iloczyn rozpuszczalnosci AgCl (K g Apc1=1,56 1 010 ).

o Potogniwo kalomelowe: C1 /Hg,Cl,, Hg.
Sposob wyprowadzenia wzoru na potencjat poétogniwa kalomelowego jest
analogiczny jak dla potogniwa chlorosrebrnego. W potogniwie tym zachodzi reakcja:

Y Hg,Cly + ¢ 5 Hg + CI”

Stad ré6wnowagowy potencjal potogniwa kalomelowego wzgledem standardowego
potogniwa wodorowego wyraza réwnanie:

—E° _RT In “He Ao =
Cl /Hg,Cl 1~ /He - Cl 1/2
2ty Hg  CIT/Hg,Cl, g F 8 11gCl,
2,303RT
=E° -~ lga _==E°_ —0,0591ga___ 3-59
Cl_/H82C12,Hg F Cl Cl /Hg2C12’Hg Cl
gdzie E° =0,268 V

Cl /Hg 2 Cl, Hg

Najczesciej stosowane jest potogniwo kalomelowe z nasyconym roztworem KCl, o

potencjale E = 0,244V przy T =298 K.
Cl (nasyc)/Hg 2 Cl 2, Hg
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Waznym poélogniwem odniesienia dla uktadéw z elektrolitem alkalicznym jest
potogniwo tlenkowo-rteciowe (II) OH/HgO/Hg, a potogniwo siarczanowo-rteciowe

(D SO%{ /Hg,SO4/Hg dla uktadow z elektrolitem kwasnym.
Roéwnania odwracalnych reakeji w tych potogniwach maja odpowiednio postac:

HgO +2H" +2¢ S Hg + 20H
Hg,SO, +2¢” S Hg + SO3~

Stad potencjat rGwnowagowy tych potogniw w skali wodorowej wyrazaja
odpowiednio réwnania:

_ =E° ~0,059 loga 3-60
OH /HgO/Hg OH™ /HgO/Hg OH
. =E° ,_ —0,0295loga__,_ 3-61
803 /HgySO4/Hg  SO;™ /Hg)SO4/Hg SOy
przy E® =0,098V i E° ) =0,615V
OH /HgO/Hg SO, /HgSO4/Hg

Istotnym jest to, ze postugujac si¢ wzorem Nernsta dla pdlogniw, przy
uwzglednieniu  potencjatéw  standardowych lub  formalnych  potencjalow
standardowych mozna sformutowa¢ réwnanie Nernsta dla ogniwa bez koniecznosci
rozpisywania zachodzacej w nim reakcji. Upraszcza to obliczenia wartosci SEM
ogniw.

Przyklad:
Dla ogniwa Daniella o schemacie: [-] Zn | Zn2+(cZn )l Cu?t (e o2t [Cu [F]

otrzymamy takie same zalezno$ci

a) obliczajac SEM jako rdznice potencjatu pdtogniwa miedziowego 1 cynkowego, z
ktorych kazdy jest opisany wzorem Nernsta wlasciwym dla wymienionych potogniw
(3-41 lub 3-42):

E= ECu2+/Cu B EZn2+/Zn -
RT RT
=E° +——1Ina —(E° +—1Ina =
Cu2+/Cu 2F Cu2+ ( Zn2+/Zn 2F Zn2+ )
RT RT
=E® +—Ina —(E® +——Ina =
Cu2+/Cu 2F Cu2+ ( Zn2+/Zn 2F Zn2+ )
| C.2 . () . C.2
=E°® 2 +RT In Cu”? - E° 2 _—RT ln_Zn . =E° +09029ln£
Cu“*/Cu  2F c® Zn“*/zn  2F c® C_»
/n +

b) obliczajac SEM z wzoru Nernsta dla ogniwa (3-26), na podstawie rGwnania
reakcji zachodzacej w rozwazanym ogniwie:

[-]1Zn S Zn* + 2e Cu®" +2e SCu [+]
Reakcja sumaryczna: Zn + Cu®" S Zn*" + Cu
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Stad:
- 2,303RT | (aZn2+ )-(acy) For_ 2,303RT I (CZn2+ )

E = IE9 g = g =
2F (azy)-(a o2t ) 2F (c oyt )
(. 24)-
=E°'+0,0291g—S4"
(c 72+

3.8. Przewidywanie kierunku reakcji, zmiana potencjalu pologniw i napiecia
ogniwa podczas rozladowania.

Wszystkie potogniwa odwracalne wykazuja zdolno$¢ zaréwno do dostarczania
elektronow jak 1 pobierania ich z ukfadu. O kierunku proceséw zachodzacych w
potogniwach podczas roztadowania w ogniwie (po spigciu elektrod obwodem
zewnetrznym) decyduje wzgledna warto$¢ ich potencjalow. W danym potogniwie
zachodzi¢ bedzie samorzutnie proces utleniania, jezeli jest ono zestawione z
pologniwem o bardziej dodatnim (lub mniej ujemnym) potencjale. Ale takim samym
pologniwie zachodzi¢ bedzie samorzutnie proces redukcji po zestawieniu 1 potaczeniu
obwodem zewngtrznym z innym poétogniwem o mniej dodatnim (bardziej ujemnym)
potencjale.

Przyklady:

e W pologniwie Pt| Fe™, Fe ™ (E°

Fet3 po 2 = 0,77 V) zachodzi reakcja redukcji

o
po potaczeniu obwodem zewngtrznym z potogniwem Sn'?, Sn™ [Pt (E =
Sn"“,Sn

0,15 V), w ogniwie o schemacie:
[<]Pt|Sn™, Sn™|| Fe”, Fe ™| Pt[+] gdzie E® =0,77V-0,15V=0,62V
Reakcje w potogniwach podczas roztadowania ogniwa:

[-] Sn? > Sn™+2e
[+] 2 Fe® +2 ¢ — 2 Fe™

reakcja sumaryczna Sn*? + 2Fe™ — Sn** + 2Fe"

—

© @

aa

2> Sn*+2e 2Fe*+2e—>2F¢?

Rys. 3.20a. Kierunek przeptywu elektronow w obwodzie zewngtrznym ogniwa
o schemacie Pt| Sn™, Sn™ || Fe™, Fe ™| Pt.
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Natomiast w takim samym potogniwie Pt| Fe™, Fe * zachodzi samorzutnie reakcja
utleniania po potaczeniu obwodem zewnetrznym z pétogniwem MnO,4, Mn™> ,H' | Pt

(E° ., = L51V), wogniwie o schemacie:
MnOg4, Mn

[<]1 Pt|Fe™, Fe || MnO, , H', Mn?| Pt [+] gdzie E° =1,51V-0,77V=0,74V
Reakcje w potogniwach podczas roztadowania ogniwa::

[]5Fe? > 5Fe”+5¢

[+] MnO4 + 8H + 5 e~ —> Mn " +H,0
reakcja sumaryczna

SFe™+MnO, +8H' — 5Fe” + Mn"? + 4H,0

00—

© @
MnO; +8H"+5¢
SFe*—=>5Fe + 5¢ v

Mn**+ 4H,0

Rys. 3.20b. Kierunek przeptywu elektronéw w obwodzie zewngtrznym ogniwa
o schemacie Pt | Fe™, Fe || MnO,4, H', Mn ™| Pt

e Pologniwo miedziane (E°cy*2 /cu = +0,333) jest zrodtem elektrondw po
potaczeniu obwodem zewnetrznym z potogniwem srebrnym (E°agt /Ag =+0,799V),
w ogniwie o schemacie:

[-] Cu|CuSO4 || AgNOs [Ag [+] gdzie E® =0,799 V - 0,333 V= 10,466 V

Reakcje w potogniwach podczas roztadowania ogniwa::
[-]:Cu=Cu* +2¢
[+]:2Ag +2e =2Ag

reakcja sumaryczna:  Cu+2Ag = Cu®’ + 2Ag

Natomiast w takim samym pologniwie Cu|Cu™® zachodzi samorzutnie reakcja
redukcji  po spigciu  obwodem zewngtrznym z  pdélogniwem  cynkowym

(E® =-0,763), w ogniwie o schemacie:

zn*2/7n
[-]Zn|ZnSO4 || CuSO4|Cu [+] gdzie E® =0,333 V+0,763 V=1,096 V
Reakcje w potogniwach podczas roztadowania ogniwa::
[-]:Zn=Zn"" +2¢
[+]: Cu* +2¢ " Cu
reakcja sumaryczna: Cu® +Zn = Cu + Zn’
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o Standardowe potogniwo wodorowe (E° N =0 V) jest zrédtem elektrondéw
H" /Hy

(przebiega w nim reakcja utleniania) po potaczeniu obwodem zewngtrznym z
potogniwem srebrowym (E°aAgt /Ag = +0,799), w ogniwie o schemacie:

[-] Pt, HoJH NO; ,H,O || AgNOs ,H,0|Ag [+] gdzie E°® =0,799 V
Reakcje w potogniwach podczas pracy ogniwa:
[-(]H,=2H +2¢
[+]2Ag +2 ¢ =2Ag
reakcja sumaryczna H,+2Ag =2H" +2Ag

Z kolei po polaczeniu obwodem zewngtrznym =z potogniwem cynkowym

(E° 242 g0 = -0,763 V ), w standardowym potogniwie wodorowym zachodzi

samorzutnie reakcja redukcji.
Schemat ogniwa: [-]Zn|ZnSO,4 ,H,0 || H,SO,4 , H,OH,Pt [+]  gdzieE® =0,763 V

Reakcje w potogniwach podczas pracy ogniwa:
[]Zn=Zn""+2¢
[+]2H +2e=H,

reakcja sumaryczna ~ 2H'+Zn =H, + Zn*"

W przewidywaniu kierunku elektrochemicznych reakcji red-oks w ogniwach
pomocne s3 wartos$ci potencjalow standardowych poélogniw wyznaczone wzgledem
standardowego potogniwa wodorowego, zestawione w szeregach elektrochemicznych
(patrz tabela ponizej i np. tab. 5.11 [3].

Potencjaly standardowe wybranych pologniw wzgledem standardowego pologniwa
wodorowego priy T=298 K.

Para red-oks E°/V
Ce*'(aq) + ¢ =Ce’'(aq) +1,61
MnO42' +4e =Mn"* +1,5
Fe*'(aq) + 2¢ = Fe’(aq) +0,77
Cu*(aq) + 2¢ = Cu(s) +0,34
Sn*(aq) + 2¢ = Sn*"(aq) 0,15
H'(aq) + ¢ = H,(gaz) 0
Zn*'(aq) + 2¢ = Zn(s) ~0,76
Na'(aq) + e =Na(s) -2,71
Li'(aq) + e =Li(s) —3,00

Jest zasada, ze forma utleniona ukladu charakteryzujacego si¢ wyzszym
potencjatem jest zawsze utleniaczem dla formy zredukowanej ukladu o nizszym
potencjale. Z kolei forma zredukowana uktadu charakteryzujacego si¢ nizszym
potencjalem jest zawsze reduktorem dla formy utlenionej uktadu o wyzszym
potencjale.
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Powstawanie ogniw lokalnych migdzy r6éznymi strukturalnie lub chemicznie
fragmentami fazy metalicznej, ktore znajduja si¢ w kontakcie z tym samym
roztworem elektrolitu lezy migdzy innymi u podstaw zjawiska koroz;ji
elektrochemicznej. Te z fragmentow fazy metalicznej, ktore charakteryzuja si¢ nizsza
warto$cia potencjalu w stosunku do pozostatych, w warunkach umozliwiajacych
przeplyw elektronow miedzy nimi, pelnia rolg elektrody ujemne; 1 ulegaja
rozpuszczeniu w elektrochemicznej reakcji utlenianias

Wiemy juz, ze. standardowy potencjat potogniwa zelaznego (E° = - 0,44V) jest
nizszy a miedziowego (E° =0,35V) wyzszy niz pologniwa wodorowego. Jezeli wiec
te dwa metale wejda w sklad jednej blachy lub pretu 1 znajda sie w kontakcie z
roztworem elektrolitu, to powstaje ogniwo [-] Fe/H'/Cu [+] i zelazo ulega
rozpuszczeniu a na miedzi wydziela si¢ wodor. Na tej zasadzie nastepuje np. korozja
stalowych blach samochodowych lutowanych mosiadzem (stop Cu i1 Zn). Przyczyna
korozji przedmiotéw ze stali (stop Fe z C ok. 2%) moze by¢ rowniez tworzenie si¢
ogniw lokalnych w miejscu zetknigcia atomow zelaza 1 grafitu, ktére w obecnosci
kwasnej wody np. deszczowe] stanowia zwarte na krotko elektrody ogniwa
[-]Fe/H"/C[+] W takim ukladzie jony Fe*" przechodza z metalu do roztworu, gdzie
ulegaja utlenieniu tlenem z powietrza:

2Fe’"+ 1/20, + H,0 —2 Fe’'+ 2 OH".
Wiytraca si¢ wtedy czerwonobrunatny galaretowaty osad Fe(OH); ktory tatwo traci
wodg 1 ulega przeksztatceniu do tlenku Fe, O3, nazywanego rdza.

o

02 Fez+ HZO Fe2+
N0 e

\

C(grafit)

Rys. 3.21. Korozja stali w warunkach atmosferycznych.

Jednak po zwarciu blachy Fe z blacha metalu mniej szlachetnego np. z

aluminium (E®=-1,66V) rozpuszczeniu ulega Al, natomiast na Zelazie wydziela sie
wodor. Stad tez przyspawanie lub podiaczenie przewodem blokéw z metalu mniej
szlachetnego (protektorow) chroni przed korozja konstrukcje np. mostu, kadtuba
statku rurociagi. W warunkach sprzyjajacych korozji to metal mniej szlachetny
stanowi elektrode¢ ujemna (anodg) w powstajacym ogniwie 1 ulega rozpuszczeniu.
Niekiedy stosowana jest tak zwana katodowa ochrona przed korozja
elektrochemiczna. Dzialanie takie polega na potaczeniu chronionego obiektu z
ujemng elektroda zewnetrznego ogniwa, podczas gdy umieszczony w poblizu
dodatkowy blok metalowy lub grafitowy potaczony zostaje z elektroda dodatnia
(warunki elektrolizy).
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Podczas rozladowania ogniwa przy przeptywie pradu o gestosci j [A cm™], w
miar¢ postepu reakcji, wobec zmniejszania si¢ stgzenia substratow 1 wzrostu stezenia
produktow maleje sukcesywnie entalpia swobodna ukladu. Tym samym maleja
bezwzgledne wartosci potencjalow pdlogniw oraz napigcie ogniwa i to zaréwno
mierzone podczas przeptywu pradu elektrycznego, jak i po otwarciu obwodu na
r6znych etapach roztadowania ogniwa (OCV) rys. 3.22.

Réznicg miedzy potencjalem kazdego z potogniw przy przeptywie pradu
elektrycznego przez ogniwo o okreslonej gestosci (E, ;1 E_ ;) a potencjatem tych

potogniw w warunkach obwodu otwartego (E, j_o1 E_;_¢) okresla si¢ mianem

nadpotencjatu. Catkowity nadpotencjal dla pdlogniwa dodatniego i1 podtogniwa
ujemnego definiuja odpowiednio wyrazenia:
N+ :E+,j _E+,j=0 1 n_ :E—,j _E—,j=0 3-62a

Obnizenie bezwzglednej wartosci potencjatow obu potogniw 1 zatem napigcia ogniwa
przy przeptywie pradu o okreslonym natezeniu, w pordéwnaniu do odpowiednich
wartosci przy obwodzie otwartym wynika 1) z wystgpowania omowego spadku
napigcia na oporze wewngtrznym ogniwa (Ry ) w przestrzeni obu potogniw
(nadpotencjat omowy, No=(Ma )+ + (No)- =IRy), a takze 2) jest warunkowane

przez wystepujace w obu poélogniwach ograniczenia kinetyczne, w tym przede
wszystkim zwiazane ze wzrostem energii aktywacji w przeniesieniu fadunku przez
granicg faz elektroda/elektrolit (nadpotencjal aktywacyjny,ng,_¢) 1 z ograniczona

szybkoscia dyfuzji reagentow (nadpotencjat stgzeniowy,ny). Niekiedy naktada sig

efekt zmiany bariery energetycznej w reakcji chemicznej sprz¢zonej z reakcja
przeniesieniem tadunku (n,), badz zmiany struktury krystalograficzne; materiatu

elektrody danego potogniwa.

Rodzaj; i warto$¢ nadpotencjalu moga si¢ znacznie rozni¢ dla poédtogniwa
ujemnego 1 dodatniego. Stad celowe jest jego wyznaczenie na podstawie pomiarow
zalezno$ci migdzy gestoscia pradu plynacego przez elektrode poszczegodlnych
potogniw a potencjalem potogniwa mierzonym wzgledem pdtogniwa odniesienia.

A

E+ i e _Lniih
_ N\
.

Rys. 3.22. Potencjat pétogniwa dodatniego 1 ujemnego w funkcji gestosci pradu
podczas roztadowania ogniwa.
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Jak mozna zauwazy¢ na rys. 3.22, rdznica potencjalow potogniw w pracujacym
ogniwie przy rosnacej gestosci pradu (j) staje si¢ coraz mniejsza w stosunku do SEM
lub OCV poniewaz wzrasta wtedy wartoS¢ wszystkich spadkow napigcia
(nadpotencjatow) zwiazanych z oporem wewngtrznym ogniwa, wzrostem energii
aktywacji w etapie przeniesienia ladunku 1 zmian stezenia reagentow
spowodowanych zbyt mala szybkoscia dyfuzji reagentow:

Eip —E-(p = (Eyjmo— E_j=0) - (‘n+(kin)‘ +\n_(kin)\) —No 3-62b
gdzie: Mikin) =(Meh—t + Mg + M)y i M_(kin) = Meh—t +Nd + M)

3.9. Ogniwa ste¢zeniowe.
O chemicznym ogniwie galwanicznym lub o chemicznym zrddle energii mowi
si¢ wtedy, kiedy praca elektryczna (w,.) zwiazana z przeplywem tadunku (q)

w obwodzie zewngtrznym, migdzy ujemnym a dodatnim biegunem ogniwa,
wykonywana jest kosztem zmniejszania si¢ entalpii swobodnej uktadu w przemianie
chemicznej (A, G ) przebiegajacej z udzialem roznych par red-oks w potogniwach.

Ogniwo nosi natomiast nazwe¢ stezeniowego, jezeli oba potogniwa sa jednakowe
pod wzgledem natury chemicznej, a r6znia si¢ stezeniem elektrolitu badz ciSnieniem
gazu lub stezeniem amalgamatu w elektrodach. Zarowno w reakcji utleniania jak i
redukcji uczestnicza w tym przypadku takie same pary reagentow Oks 1 Red w
kazdym z poétogniw. Podczas pracy ogniwa stezeniowego nastgpuje wyrownywanie
stezenia elektrolitu, cisnienia gazu, lub st¢zenia amalgamatu, natomiast nie dokonuja
si¢ w takim uktadzie przemiany chemiczne. Ogniwa st¢zeniowe dzieli si¢ na ogniwa
stezeniowe bez 1 z przenoszeniem jondw, zaleznie od rodzaju kontaktu migdzy
roztworami elektrolitow ich potogniw.

3.9.1. Ogniwa stezeniowe bez przenoszenia jonow to takie, w ktorych nie ma
bezposredniego kontaktu roztwordw potogniw 1 tym samym brak mozliwosci dyfuz;ji
jondw miegdzy roztworami. Ogniwa tego typu mozna otrzymac przez Sszeregowe
przeciwsobne polaczenie dwu ogniw galwanicznych rézniacych si¢ stezeniem 1 tym
samym aktywno$cia elektrolitu. Przyktadem moze by¢ podwojne ogniwo Helmholtza
o nastepujacym schemacie: Zn|ZnSO0q(a;),Hg,SO4HgHg,SO4ZnSO4(a,)|Zn
(aj<aj)

Podczas pracy rozpatrywanego ogniwa nie nastepuje bezposrednie przeniesienie
elektrolitu migdzy roztworami, lecz odbywa si¢ to droga posrednia wskutek przebiegu
reakcji chemicznych. Sita elektromotoryczna (E) takiego uktadu jest rowna roznicy sit
elektromotorycznych zestawionych ogniw. Jezeli potogniwa sa odwracalne wzgledem
kationow to:

E= (2RT/v.F) In(ay,/at) 3-63a
Natomiast dla ogniw zbudowanych z pétogniw odwracalnych wzglgedem aniondéw:
= —(2RT/v.F) In(ay, /a4y) 3-63b

Ogniwa bez przenoszenia jondéw mozna tez otrzymacé przez potaczenie
roztworow elektrolitow za pomoca klucza elektrolitycznego wypetnionego stezonym
roztworem elektrolitu, ktérego jony wykazuja podobne ruchliwosci (t_ =t = 0,5).
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Potencjaty dyfuzyjne powstajace na styku roztworu znajdujacego si¢ w kluczu z
roztworami elektrolitéw w potogniwach sa wtedy w przyblizeniu réwne co do wartosci
bezwzglednej, lecz ré6zne co do znaku 1 tym samym kompensuja si¢. Trzeba mieé
jednak $wiadomos$¢, ze przy zastosowaniu klucza elektrolitycznego pozostaje pewien
resztkowy potencjal dyfuzyjny. Jako przyktad stuzy ogniwo stezeniowe bez
przenoszenia jonow z kluczem elektrolitycznym (0,1 M KNOs), sktadajace si¢ z dwoch
elektrod srebrnych, z ktorych jedna umieszczona jest w roztworze AgNO; o wigkszym
stezeniu (c,), a druga w roztworze AgNOj; o stezeniu mniejszym (c,):

[-]Ag | AgNO; (a)) [[AgNO; (a2) | Ag [+]
(a; <ay)
Przeniesienie jonow srebra z roztworu stezonego do rozcienczonego:
Agzrz) —> Aga) jest wynikiem reakcji utleniania w poélogniwie ujemnym 1 reakeji
redukcji w pétogniwie dodatnim:
[-] Ag—> Aga) +e [+] Agzrz) +e —> Ag

W rozwazanym przypadku ogniwa z kluczem elektrolitycznym, zbudowanego z
potogniw odwracalnych wzgledem kationéw SEM przedstawia wzor:

E=——Inh—= 3-64a
v.F  ay
Natomiast dla ogniwa st¢zeniowego z kluczem elektrolitycznym miedzy elektrolitami
potogniw odwracalnych wzgledem anionow:
_ _RT 20 3-64b
veF  ay

3.9.2. Ogniwa stezeniowe z przenoszeniem jonow. Potencjal dyfuzyjny.

W ogniwach z przenoszeniem jondw wilasciwe dla pdlogniw roztwory
elektrolitow o takim samym sktadzie chemicznym, ale r6znym stezeniu rozdzielone sa
za pomoca porowatej membrany, uniemozliwiajacej mieszanie roztworow, jakkolwiek
zapewniajacej] dyfuzjg¢ jonow zgodnie z wystgpujacym gradientem stgzenia.
W ogniwach takiego typu, oprocz proceséw red-oks w poétogniwach, zachodzi proces
dyfuzji jonéow z roztworu elektrolitu o wigkszym stgzeniu do roztworu bardziej
rozcienczonego. Jezeli ruchliwosci aniondéw 1 kationdw 1 zwiazane z nimi
wspotczynniki dyfuzji D; :kBTui‘zi‘ (wzor Einsteina) roznig si¢ migdzy soba, to
wowczas jony poruszajace si¢ szybciej wyprzedzaja jony wolniejsze Oddzialywania
elektrostatyczne pomigdzy jonami roznego znaku, nie dopuszczaja jednak do
niezaleznej dyfuzji obu rodzajow jondw (ruch jondéw poruszajacych si¢ szybciej jest
hamowany przez jony poruszajace si¢ wolniej, a jony o mniejszej ruchliwosci
przyspieszane sa przez jony o wigkszej ruchliwosci). Prowadzi to do wytworzenia na
membranie podwdjne] warstwy elektrycznej, ztozonej z jondéw jednoimiennych po
jednej stronie porowatej membrany i z jondOw o przeciwnym znaku z drugiej strony. Po
oslagnigciu stanu stacjonarnego, aniony i kationy wedruja przez porowata membrang z
jednakowa szybkos$cia, a miedzy roztworami rozdzielonymi przez taka membrang
wystgpuje statla réznica potencjatow elektrycznych, nazywana potencjatem
dyfuzyjnym (E4). Im bardziej roéznia si¢ st¢zenia obu roztworow, tym wigkszy jest
potencjat dyfuzyjny.
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Ogniwo stezeniowe z przenoszeniem jonOw powstaje na przyklad przez
umieszczenie jednej elektrody srebrnej w roztworze AgNOs o wigkszym stezeniu (c,)
1 drugiej elektrody srebrnej w roztworze AgNO; o mniejszym stgzeniu (c),
graniczacych przez porowata membrang (przerywana kreska w schemacie):

[-] Ag | AgNO;s (a;) !AgNO; (ay) | Ag [+]
(ap <aj)

Jest oczywistym, ze aniony azotanowe (V) w podwojnej warstwie elektrycznej na
membranie znajduja si¢ po stronie roztworu bardziej rozcienczonego, gdyz poruszaja

si¢ one szybciej od kationow srebra (y o U ). W rezultacie SEM ogniwa z
3 g

przenoszeniem jonow jest rGwna sumie potencjalu dyfuzyjnego i1 rdznicy potencjatow

obu potogniw (rys. 3.23a):

Et = (E+ - E_) + ED:E + ED 3-65a
— |+ - |+ — |+
(=) Ag — |+ AgNO,(¢)) — |+ AgNO,(cy) _ |4 Ag (+)
— |+ -+ — [+
— I+ Ag” — I+ Ag? - |+

&)1

Rys. 3.23a. Orientacja jonow w elektrycznych warstwach podwdjnych przy elektrodach i na granicy
obu roztworow w ogniwie stgzeniowym z potogniwami srebrnymi oraz odpowiednie spadki
potencjatu.

Inacze; wyglada sytuacja w ogniwie stgzeniowym zbudowanym z potogniw
wodorowych zawierajacych roztwory HCl o r6znym stezeniu, rozdzielone porowata
membrana: .

[-] Pt(H,) [HCl(a;) ‘HCl(ay) | (H2)Pt [+]
(a; <ap)
Fadunki ujemne w podwdjnej warstwie na membranie znajduja si¢ w tym przypadku
po stronie roztworu bardziej st¢zonego, gdyz protony poruszaja si¢ szybciej od
anionow chlorkowych (uH LU ). Wobec roznej orientacji elektrycznych warstw

podwdjnych na granicach faz elektroda/roztwor elektrod 1 na granicy obu roztwordéw,
pokazanej na rys.3.23b, potencjat dyfuzyjny ulega odjeciu od réznicy potencjatow
miedzy pdlogniwami 1 o t¢ warto$¢ sita elektromotoryczna ogniwa z przenoszeniem
jonow jest mniejsza od SEM ogniwa bez przenoszenia jonow:

E.=(E.-E)-Ep=E- Ep 3-65b
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- |+ +|— 4+
(=)Hg — |+ HCl(e,) +|-HClc) _ |4 Hy(+)
- |+ +| = — | +
_ +H+ + _H+ — |+

s e

— e ——

Rys.3.23b. Orientacja jonéw w elektrycznych warstwach podwojnych przy elektrodach i na granicy
obu roztworé6w w ogniwie stgzeniowym z potogniwami wodorowymi oraz odpowiednie spadki
potencjatu.

W kazdym z wyzej omdéwionych przypadkéw, SEM ogniwa z przenoszeniem
jonow (Ey) r6zni si¢ od SEM ogniwa bez przenoszenia jondéw (E = E, - E.) o warto$¢
potencjalu dyfuzyjnego (Es) wytworzonego na granicy zetknigcia roztwordw przez
porowata membrang 1 dodawanego na zasadzie sumowania SEM ogniw potaczonych
szeregowo lub przeciwsobnie. Wartosé potencjatu dyfuzyjnego mozna oszacowaé na
podstawie rownania Hendersona, jakkolwiek dla réznych elektrolitéw, o réznych
stezeniach jest to do$¢ skomplikowane zadanie. Jednak wtedy, kiedy po obu stronach
membrany wystgpuje taki sam elektrolit binarny o stezeniach c¢; i1 c¢;, rOwnanie
Hendersona przybiera prosta postac:

—u_ RT_ a a
b In i2:(t_—‘ur)gln 2 -

Eq=-
u, +u_ voF ay VeF ay
RT , a RT  a
—Qt_-1) ——In—22 =(12t,)——In—22 3-66
Ve a4 veF aiy
gdzie:u,1u_  to ruchliwosci  kationow 1  aniondéw, t, =u,/(u,+u_)

1 t_=u_/(u; +u_) to odpowiednie liczby przenoszenia kationu i anionu réwne

stosunkowi ruchliwosci danego jonu do sumy ruchliwosci wszystkich jonow
(rozdz.2.4 1 rozdz. 4.5).

Jezeli t, <t > 0,5 1 po stronie elektrody ujemnej na membranie znajduja si¢
tadunki ujemne to Eg; > 0. Natomiast E; < 0 przy t> t. < 0, kiedy to po stronie
elektrody ujemnej na membranie znajduja si¢ tadunki dodatnie. Eq= 0 przy t. = t_.
Przy uwzglednieniu wartosci potencjatu dyfuzyjnego SEM ogniw zbudowanych z
potogniw odwracalnych wzgledem kationdw opisuje wyrazenie:

RT a —u_ a a
Ei{=E+E4 = n-*2 %+ 0 RT In—=2 =2t_ £1n 22
veF ai; up+u_ veF  ay VeF a4 3-67a
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Zauwazamy, ze SEM ogniwa z przenoszeniem jonéw ma wigksza wartos¢ od SEM
ogniwa bez przenoszenia jondw jezeli ruchliwo$¢ aniondéw jest wigksza niz kationdw 1
t.>0,5. Dotyczy to omawianych ogniw stezeniowych z pétogniwami srebrnymi.
Odwrotna sytuacja ma miejsce wtedy, kiedy bardziej ruchliwe sa kationy niz aniony 1
tym samym t. < 0,5, tak jak w ogniwach st¢zeniowych z potogniwami wodorowymi.

Z kolet w przypadku ogniw z przenoszeniem jonow zbudowanych z potogniw
odwracalnych wzgledem anionow SEM ogniwa podaje wzor:

E=-2t,~_In"22 3-67b

3.10. Potencjaly membranowe. ROwnowaga Donnana.

W  poprzednim rozdziale omoéwiliSmy powstawanie rdznicy potencjalow
elektrycznych miedzy roztworami elektrolitow graniczacych ze soba przez porowata
przegrode catkowicie przepuszczalna dla wszystkich sktadnikéw tych roztworow.
Zajmiemy si¢ teraz przypadkiem roztworéw rozdzielonych ~membrana
potprzepuszczalna, przepuszczajaca selektywnie tylko niektore jony lub czasteczki.
Charakter taki maja na przyklad membrany stosowane w pdlogniwach
jonoselektywnych, membrany stosowane w dializatorach i elektro-dializatorach, jak
rowniez blony komorkowe (biomembrany) otaczajace kazda komoérke w
organizmach zywych.

Podczas gdy w ukladzie roztwordéw elektrolitow rozdzielonych membrana
umozliwiajaca swobodna dyfuzje wszystkich jonow, po pewnym czasie nast¢puje
wyrownanie stezenia po obu stronach membrany, to przy zastosowaniu membrany
pOtprzepuszczalnej dochodzi do ustalenia si¢ stanu rownowagi przy réznym st¢zeniu
elektrolitu po obu stronach membrany 1 na membranie wystgpuje réznica potencjatow
nazywana potencjalem membranowym (Ey) lub potencjalem Donnana. Potencjal
membranowy mozina bezposrednio zmierzyé po wprowadzeniu do kazdego z
roztworéw identycznych poédtogniw odwracalnych wzgledem jonow przenoszonych
przez membrane (np. H', CI, Na"), zaopatrzonych w klucz elektrolityczny. Moga to
by¢ np. elektrody chlorosrebrowe tworzace ogniwo o schemacie:
Ag,AgCIKCl(nas)|[HCl(a;)jmembrana potprzepuszczalna| HCl(a,),HA||KCl(nas)|AgCL Ag

a1 < A
SEM takiego ogniwa jest rowna potencjalowi membranowemu Ey. Potencjaly
dyfuzyjne zwykle mozna pominac.

Warunkiem ustalenia si¢ stanu rownowagi w ukladzie roztwordéw elektrolitu
rozdzielonych membrana potprzepuszczalna pozwalajaca na migracje w niej tylko
niektorych jondw jest rownos$¢ potencjatow elektrochemicznych anionow 1 kationow
wystepujacych po obu stronach (indeksy 1 i 2) membrany. Przy uwzglednieniu
definicji potencjatu elektrochemicznego (3-4) oznacza to:

“ii +RTIna; +z,iFo, :“ii +RTIna 5 +z,Fo) 3-68a

u2, +RTIna_j; +z_jFo; =p°, +RTIna_j, +z_iFo, 3-68b
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Wobec statej wartosci standardowych potencjatow chemicznych w obu roztworach
wynika stad wyrazenie mowiace, ze wielkosé potencjalu membranowego (Donnana)
okreslona jest przez logarytm ze stosunku aktywnosci jonow wystepujqcych w
roztworach po obu stronach polprzepuszczalnej membrany i tym samym zaleina
jest od selektywnosci blony w stosunku do poszczegolnych jonow:

3-69

2,303RT
log

241 _2303RT | a-i)
zy iF ayin  |7osi

EM =02 -01 = F %
.

W przypadku komorek organizmoéw zywych potencjal membranowy, nazywany
potencjatem bioelektrycznym, jest zalezny od stosunku aktywnos$ci elektrolitu w
roztworze we wngtrzu (w) 1 na zewnatrz (z) komorki. I tak potencjat bioelektryczny
wystepujacy w komorkach nerwowych czy migsniowych jest spowodowany rdzna
przepuszczalno$cia bton komorkowych dla jonow Na*, K*i Ca®".

Problem rownowagi migdzy rozdzielonymi membrana polprzepuszczalng
roztworami elektrolitow, z ktorych jeden zawiera jony o tak duzych rozmiarach ze
nie przenikaja przez membrang, mozna przyblizy¢ na nastgpujacym przyktadzie.
Zat6zmy, ze do jednego z dwoch roztworow o wigkszym stezeniu HCI (cycy o)
dodana zostata substancja wielkoczasteczkowa HA dysocjujaca wg réwnania HA =
H" + A~ i roztwér ten doprowadzono do zetknigcia z roztworem o mniejszym
stezeniu HCI (cyycy ) przez membrang przepuszczalng dla jonow H' i Cl' i wody a

nieprzepuszczalna dla duzego anionu A~ . Jest oczywistym, ze nastepuje przeptyw
jonéw H' i CI" przez membrane w kierunku roztworu bardziej rozcienczonego az do
momentu ustalenia si¢ stanu rOwnowagi, czyli zroéwnania potencjatu

elektrochemicznego HCl w obu roztworach EHCll :,'_'lHC12’ po przejsciu x moli

HCI.
Stezenia poczatkowe 1 st¢zenia w stanie rOwnowagi dwoch graniczacych przez

membrang roztworow HCI, z ktorych jeden zawiera wielkoczasteczkowy anion A~
zestawione sg ponize;j.

Stan poczatkowy
CHCI,1 CHCL2 T CHA
Stan rOwnowagi

H' c . =(c +X) H" ¢ =c te, =
Ht1  \CHCLI HCL2 " a2
(CHc12 —X) A"
| oy CHap Y Cl" car2 = (Cherz —%)
A~ C
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Roztwory pozostaja elektrooboj¢tne, poniewaz tadunki wszystkich jondw dodatnich 1
yjemnych w kazdym roztworze po obu stronach membrany wzajemnie si¢
kompensuja.

Jezeli mamy do czynienia z roztworami rozcienczonymi, to nie popetia sig
wickszego btedu zastepujac aktywnosci przez stezenia.
Zatem wynikajacy z rOwnania 3-69 warunek rownowagi dla roztworéw po obu
stronach potprzepuszczalne] membrany mozna zapisa¢ w postaci:

c , ¢ _ =C ., -C 3-70
H",l CI'] H',2 CI',2

Po uwzglednieniu danych z tabeli otrzymamy:

(c Y= __ +c _ o = __ Pl 3-71

3-72

Korzystajac z ostatniej zaleznosci mozna okresli¢ stosunek stezenia aniondw po obu
stronach pOtprzepuszczalnej membrany, po ustaleniu si¢ rOwnowagi w obecnosci
wielkoczasteczkowych jondéw ujemnych (lub ujemnie natadowanych czastek
koloidalnych). Zauwazmy, ze jezeli stgzenie wielkoczasteczkowych jonow ujemnych
jest bardzo duze w poroéwnaniu do stezenia jonow CI, to stosunek st¢zenia jonow
chlorkowych po obu stronach membrany jest w przyblizeniu wprost proporcjonalny
do pierwiastka kwadratowego z wartoSci st¢zenia anionu wielkoczasteczkowego,

IEA_ - Przy tym stezenie jonow chlorkowych po lewej stronie membrany staje si¢

tym wigksze, im wigksze jest st¢zenie aniondOw A~ po prawej stronie membrany.
Gdyby jednak stezenie anionow wielko-czasteczkowych bylo bardzo mate, to
stosunek stezen jondw chlorkowych w roztworach po obu stronach membrany bytby
zblizony do 1.

Z rownowagi membranowej Donnana korgysta si¢ chocby w procesie
ocgyszczania krwi w nerce, kiedy to na zewnatrz sa usuwane produkty przemiany
materii, a duze czasteczki biatka pozostaja w osoczu, w naczyniach krwionos$nych.
Takze proces wchlaniania leku do osocza (os) z przewodu pokarmowego (p) mozna
zoptymalizowaé przez podanie leku z roztworem soli zawierajacym anion
wielkoczasteczkowy. Np. przejscie z przewodu pokarmowego do osocza
benzylopenicyliny, podawanej w postaci soli sodowej, ulega znacznemu zwigkszeniu
w obecnosci soli sodowej karboksymetylocelulozy w przewodzie pokarmowym.
Efekt ten mozna tatwo przewidzie¢, jezeli w rownaniu 3-72 zastapimy rOwnowagowe
stgzenie jonow chlorkowych przez roOwnowagowe stezenie anionowej formy leku

(EL_) pozostawiajac oznaczenie (EA_ ) dla stgzenia wielkoczasteczkowego anionu

karboksymetylocelulozy.
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Wtedy:

3-73

Jak wida¢, przy [EA_ Ip /[EL_ ]p =3 w stanie rOwnowagi [EL_ Jos - [EL_ Ip=2:1.

Zwigkszenie stezenia wielkoczasteczkowego anionu w przewodzie pokarmowym,
[cA_ Ip /[cL_ I, = 80 powoduje wystapienie znacznie wigkszego stgzenie leku w
0soczu [cL_ Jos - [cL_ Ip=9:1.

Aby obliczyé ilo$¢ elektrolitu x mol dm™ (HCI), ktéry przejdzie w rozwazanym
przyktadzie z roztworu bardziej stezonego zawierajacego wielkoczasteczkowy anion
(A") do roztworu o mniejszym stgzeniu poczatkowym wychodzimy ponownie z
warunku rownowagi: ¢ . -¢ _ =C . -C _ .

H" .1 Cl 1 H".,2 Cl ,2
Po rozwiazaniu rownania wynikajacego z podstawienia danych z tabeli:

(crcrs + %) =[(Chci2 —X)+ca_1(Chcr — X) 3-74

2 2
(Cuci2)” +(cpcin - ¢ ) —(cncrr)

A2
2(Cycr2 *+Cucly) +C

otrzymamy: X = 3-75
A2

Oznacza to, ze przeplyw HCI do roztworu o mniejszym stezeniu (x>0) odbywa si¢
dopoki spetniony jest warunek:

2 2
(crc12)” +(Cherpn € A- 2) > (cpcr) 3-76

Po ustaleniu sig¢ stanu rownowagi tatwo mozna wyznaczy¢ wspotczynnik
podziatu elektrolitu miedzy roztworami mierzac potencjat membranowy.
Analogiczne rozwazania mozna przeprowadzi¢ przy zalozeniu, ze po jednej ze

stron membrany znajduje si¢ chlorek z duzym kationem AH." nie przechodzacy
przez membrang (patrz [1]).

3.11. Elektrody (pologniwa) jonoselektywne.

Zjawisko wystgpowania roznicy potencjaldw wewngtrznych miedzy roztworami
rozdzielonymi membrang polprzepuszczalng, czyli potencjalu membranowego,
wykorzystane jest w potogniwach jonoselektywnych okreslanych potocznie nazwa
elektrod jonoselektywnych (ion selective electrodes). W szeregu elektrod
jonoselektywnych po obu stronach membrany zachodzi proces wymiany jonowej, a
w transporcie tadunku przez membrang uczestnicza inne jony niz te, ktorych
aktywno$¢ decyduje o wartosci potencjalu membranowego. Ma to miejsce np. w
przypadku elektrody szklanej (pologniwa szklanego.) Membrana w podlogniwie
szklanym, majaca posta¢ banki wykonanej ze szkta sodowo-litowo-wapniowego,
oddziela wewnetrzny roztwér kwasu solnego o statym pH (zwykle 0,1 mol dm™), z
zanurzona w nim wskaznikowa elektroda chlorosrebrng (Ag/AgCl), od zewngtrznego
(badanego) roztworu o nieznanym pH.

68



1

Rys. 3.24. Jonoselektywne potogniwo szklane (elektroda szklana). 1) membrana ze szkta,
2) roztwdr wewnetrzny, 3) elektroda wskaznikowa Ag/AgCl, 4) roztwor badany, 5) naczynie.

Migdzy powierzchniowa warstwa szkta i roztworem po kazdej stronie membrany
zachodzi reakcja wymiany kationdw metali alkalicznych na jony wodorowe:

H' + Na+(As_zk10) =Na' + H+(As_zklo)

przy czym stan rOwnowagi w tej reakcji zalezny jest od stezenia protondw w
roztworze. W rezultacie potencjal podtogniwa szklanego mierzony wzgledem
standardowego potogniwa wodorowego jest rowny sumie potencjatu wskaznikowe;j
elektrody chlorosrebrnej i1 potencjatu membranowego, zaleznego od stosunku
aktywnosci jonow wodorowych w roztworze wewngtrznym 1 zewngtrznym
rozdzielonych przez membrang (patrz wzor 3-69). Poniewaz jednak aktywnos$¢
protonow w roztworze wewngtrznym jest niezmiennie stata, to potencjat poétogniwa
szklanego w skali wodorowej opisuje roGwnanie:

* 2,303RT

Ee= By + loga = E,, - 0,059 pH 3-77

H+(zewn)
gdzie symbol Esz oznacza potencjal asymetrii o warto$ci okreslonej przez wszystkie
wielkosci niezalezne od pH analizowanego roztworu, a wigc potencjat standardowy
elektrody wskaznikowej 1 logarytm z aktywnos$ci jonéw wodorowych wewnatrz
banki szklanej oraz takie czynniki ksztattujace skok potencjalu na membranie, jak
rodzaj szkla 1 jego grubos¢. Wartosé E:zk mozna wyznaczy¢ przez cechowanie
elektrody przy pomocy buforu o znanej wartosci pH.

Trzeba pamigtaé, ze zalezno$¢ potencjalu potogniwa szklanego od pH jest
liniowa tylko do pH < 10, co pokazuje rys. 3.25.
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Efmy

2 & 10 pH 14
Rys.3.25. Zaleznos¢ potencjatu elektrody szklanej od pH badanego roztworu

W srodowisku alkalicznym potogniwo szklane jest specyficznie selektywne dla
jonow metali alkalicznych 1 stuzy¢ moze oznaczaniu tych jonow, przy odpowiedniej
modyfikacji sktadu szkta membrany. .

Membrang w potogniwach jonoselektywnych moze tez stanowi¢ monokrysztat
lub ptytka sprasowanych krysztaldéw zwiazkéw trudno rozpuszczalnych (np. AgCl,
AgBr, Ag,S, CuS, PbS, CdS, LaF;,), homogeniczna Ilub heterogeniczna.
Konstruowane sa zarowno pétogniwa bez 1 z roztworem wewnetrznym.

Rys.3.26. Budowa pdtogniw jonoselektywnych ze statymi membranami; 1 - membrana, 2— przewod
wyprowadzajacy lub elektroda wskaznikowa, 3 - obudowa, , 4 — roztwor wewngetrzny [wedilug 9]

I tak np. pologniwa jonoselektywne z membrana wykonang z halogenkoéw srebra
stosowane sa w analizie anionéw wchodzacych w sktad membrany i kationow Ag'.
Z kolei potencjat pétogniw z membrana wykonana z siarczku srebra zalezny jest od
stezenia aniondw siarczkowych i kationow Ag’, a pélogniwa wykonane z mieszaniny
siarczku srebra i siarczkéw innych metali (Cu®*, Pb>", Cd*", Bi’") stuza do oznaczania
kationéw tych metali. Roztwoér wewnetrzny musi w takim przypadku zawiera¢ jony
na ktére czula jest membrana oraz jony pozostajace w rownowadze z elektroda
wskaznikowa (wyprowadzajaca). Do tego typu elektrod nalezy tez elektroda stuzaca
do selektywnych oznaczen fluorkow, w ktérej membrana jest fluorek lantanu(III).
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W szeregu oznaczen analitycznych stosowane sa réwniez potogniwa
jonoselektywne z ciektymi membranami, w ktérych roztwdr wymieniacza jonowego
(migdzy innymi komplekséw metali z ligandami organicznymi) w rozpuszczalniku
nierozpuszczalnym w roztworze wewngtrznym 1 zewngtrznym jest unieruchomiony
W porowatej membranie, np. w plytce ze spieku szklanego lub w zelu lub polimerze.

Rys. 3.27. Elektrody jonoselektywne z cieklymi membranami: 1 - membrana, 2 - ciekly
wymieniacz jonowy, 3 - roztwdér wewngtrzny , 4 - elektroda wskaznikowa, 5 — obudowa,
6 - roztwor badany [wedhug 9].

W analizie gazow wykorzystywane sa czujniki jonoselektywne z membrana
otoczona cienka warstwa roztworu (np. NaHCOj;) umieszczonego w teflonowe;j
ostonie, przez ktoéra moze dyfundowaé gaz. Przy zastosowaniu membrany szklanej
oznaczeniu podlegaja jony wodorowe lub hydroksylowe tworzace si¢ w w roztworze
elektrolitu stykajacego si¢ z membrana w wyniku reakcji gazu z woda (np. CO,, SO,,
NH,).

1

Rys. 3.28 Jonoselektywna elektroda gazowa; 1 - btona np. teflonowa przepuszczalna dla gazéw, 2 -
ptaska membrana elektrody szklanej, 3 - roztwor wewngtrzny w elektrodzie szklanej, 4 - elektroda
wskaznikowa, 5 - roztwér w przestrzeni migdzy membrana zewngtrzna i membrana elektrody
szklanej, w ktorym zachodzi reakcja, 6 - elektroda odniesienia, 7 - obudowa [wedtug 9].
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Coraz powszechniej stosowane sa tez jonoselektywne potogniwa enzymatyczne.
z membrang otoczona warstwa zywicy lub zelu z rozpuszczonym w niej enzymem.
Na przyktad do wyznaczania mocznika w ptynach ustrojowych stuzy potogniwo
szklane pokryte warstwa zelu zawierajacego enzym ureaze, ktéry katalizuje hydrolize
mocznika powodujac zmiang pH roztworu:

CO(NH,), + 3H,0—> 2NH, + CO,+ 20H "~

Jonoselektywne elektrody enzymatyczne moga rowniez stuzy¢ do oznaczania
stgzenia niektérych enzymow. W tym przypadku elektroda jonoselektywna
pokrywana jest warstwa materialu zawierajacego substrat. W wyniku katalizowane]
przez enzym reakcji substratu powstaje produkt, ktérego obecnos¢ 1 st¢zenie wptywa
na warto$¢ potencjatu elektrody.

Jezeli w warstwie zelu pokrywajacego membrang umieszczone sa bakterie
produkujace okreSlony enzym to moéwi si¢ o membranowych czujnikach
bakteryjnych.

Wazna cecha potogniw membranowych jest to, ze na warto$¢ ich potencjatu (E,)
wyrazonego w skali wodorowej obok aktywnosci oznaczanych jonow gléwnych (a;)
o wartosciowosci z; moze wywiera¢ wptyw takze aktywnos¢ innych rodzajow jonow
nazywanych interferujacymi lub przeszkadzajacymi (a;)) obecnych w roztworze
zewngtrznym, o wartosciowosct z. Fakt ten uwzglednia ogolne rownanie
Nikolskiego-Einzenmana w postaci:

«  2303RT
+ -

-E logl a; + $K, /%] 3-79
— ~m 7. gl 4y Z 1,JaJ -
1 1

w ktorym K;; to termodynamiczna stala rownowagi wymiany jonowej, noszaca

nazw¢ wspotczynnika selektywnosci membrany.

Dla analityka, stosujacego potogniwa selektywne wazne jest ustalenie
warunkéw pozwalajacych na zminimalizowanie wplywu jonow interferujacych na
mierzona warto$¢ potencjatu. Miara selektywnos$ci elektrod sa wspotczynniki
selektywnosci K ;. Mafa wartos¢ liczbowa wspofczynnika selektywnosci oznacza

wysoka selektywnos¢ w stosunku do jonu giéwnego (i). Np. K; j =0,00001 oznacza,

ze jon interferujacy dopiero przy 10° razy wigkszej aktywnosci niz aktywnos¢ jonu
gtownego wytworzy porownywalny potencjal membranowy W przypadku pétogniw
szklanych termodynamiczny wspolczynnik selektywnosci, okreslony przez stala
rOwnowagi reakcji wymiany protonow 1 jondw sodu przyjmuje wartosci
miedzle_5 ~107" i zatem mozna go zaniedba¢. Natomiast jezeli K;;=1, to
aktywnos$¢ jonow gléwnego 1 interferujacego jednakowo wpltywa na potencjat
elektrody. Niekiedy ta wiasciwos¢ jest wykorzystywana, np. w przypadku elektrody
jonoselektywnej o potencjale zaleznym od aktywno$ci jonow wapnia 1 magnezu

uzywanej do oznaczania twardosci wody, pozwalajacej na oznaczanie sumy stezenia
kationow wapnia 1 magnezu.
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Charakteryzujac wtasciwosci elektrody jonoselektywnej wyznacza si¢ tak zwane
krzywe kalibracyjne przedstawiajace zalezno$¢ potencjatu elektrody od logarytmu z
aktywnos$ci oznaczanych jondéw. Pozwala to na okreslenie zakresu aktywnosci
oznaczanego jonu w ktérym spetniona jest liniowa zalezno$¢ potencjatu elektrody od
logarytmu z aktywnosci oznaczanych jonow. Kontrolowany jest przy tym
wspolczynnik nachylenia prostoliniowych zaleznosci to jest warto$¢ wyrazenia
2,303RT/z;F odzwierciedlajacego zmiang potencjatu elektrody przy 10-krotnej

zmianie aktywno$ci oznaczanego jonu. Za granic¢ wykrywalno$ci przyjmuje si¢
aktywno$¢ oznaczanych jondéw, przy ktérej potencjat elektrody odbiega od

ekstrapolowanej wartosci liniowej o wielkos¢ rowna 2,303RT 0018 [V]

log2=

Zj Zj

E/mV

>
|

(I
-3 log a,

1 | I
6 -5 -4

Rys. 3.29 Charakterystyka elektrod jonoselektywnych
o potencjale zaleznym od aktywno$ci kationow

N

E/mV

~859/z, mV

-

| i
6 -5 -4 -3 loga

Rys. 3.30 Charakterystyka elektrod jonoselektywnych
o potencjale zaleznym od aktywnos$ci anionow
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Elektrod

jonoselektywnych

stosowane

analitycznych w wielu dziedzinach.

sa powszechnie do

Przyktady zastosowania elektrod jonoselektywnych [wedtug 10]

oznaczen

woda morska

Dziedzina Obiekt badan Detekcja
chlorki, séd, wapn, magnez,
Energetyka woda amoniak, pH
enzymy, jodki, bromki,
Farmaceutyka leki chlorki, fluorki, séd, potas,
wapn, pH
Geologia 1
przemyst skaty 1 mineraty wapn, fluorki, miedz
wydobywczy
L. amoniak, azotany, jodki,
Gospodarka 5¢ 1.ek1. bromki, chlorki, fluorki, sod,
rzeki, jeziora .. )
wodna potas, wapn, siarczki, pH

Metalurgia 1

surowce, produkty
kapiele galwaniczne

formaldehyd, miedz, cyjanki,
jodki, bromki, chlorki,

przemysl fluorki, amoniak, azotany
galwaniczny . ,
wapn, sod, wapn, pH
1 : .
aszegzi?izrz ce amoniak, azotany, cyjanki
. p © chlorki, jodki, fluorki, sod,
Rolnictwo nawozy ,
: potas, wapn,
migso, ryby
mleko 1 jego produkty
soki 1 napoje chlorki, jodki, fluorki,
Przetworstwo wino, piwo 1 wyroby azotany, sod, potas, wapn,
Zywnosci spirytusowe dwutlenek wegla
warzywa i owoce
, amoniak, siarkowodor,
Przetworstwo . ,
aiery cyjanki, fluorowodor,
pap chlorowodor

74



3.12 Wyznaczanie wielkosci fizykochemicznych na podstawie pomiaru SEM.

3.12.1. Wyznaczanie pH= —logaH 4o

Aktywnos¢ jonow wodorowych w roztworze elektrolitu okreslana jest przez
pomiar SEM ogniwa utworzonego z potogniwa odwracalnego wzgledem jonow
wodorowych (nazywanego wskaznikowym) 1 potogniwa odniesienia np.
kalomelowego czy chlorosrebrnego. Teoretyczne juz tylko znaczenie ma stosowane
wczesnie] pologniwo chinhydronowe i1 wodorowe, gdyz ze wzgledu na latwe
zatruwanie elektrod z metali szlachetnych w praktyce do wyznaczenia pH stosowane
jest pozbawione tej wady potogniwo szklane (potocznie elektroda szklana).

W praktyce pH mierzone jest przy zastosowaniu pélogniwa szklanego, ktorego
potencjal mierzony jest zwykle wzgledem kalomelowego potogniwa odniesienia
zaopatrzonego w klucz elektrolityczny z roztworem elektrolitu nie przeszkadzajacym
w analizie. Oba potogniwa montowane sa najczesciej we wspolnej obudowie. Uktad
taki okreslany jest mianem czujnika jonoselektywnego, ogniwa zespolonego lub
elektrody zespolone;.

3| |4

1

Rys. 3.31. Czujnik jonoselektywny z pétogniwem szklanym i potogniwem odniesienia
1) membrana szklana, 2) roztwor wewngtrzny, 3) elektroda wskaznikowa Ag/AgCl, 4) pétogniwo
poréwnawcze, 5) spiek ceramiczny 6) zewnetrzny roztwor badany, 7) naczynie.

Po wprowadzeniu pologniwa szklanego 1 nasyconego potogniwa kalomelowego
do badanego roztworu powstaje ogniwo o schemacie:

Ag,AgCl | roztwor wewngtrzny | roztwor badany, pH || KCl(nas)|Hg,Cl,,Hg
SEM takiego ogniwa opisuje wyrazenie:
E=Eia1 — Box = Bia— [Eyy + 0,059 log 8t (zewn) | =
=E’—- 0,059 log A +(zewn) =E’ + 0,059pH 3-80
gdzie E’ oznacza r6znice miedzy potencjalem nasyconego pétogniwa kalomelowego

1 potencjatem asymetrii potogniwa szklanego (E:zk ).
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Aby omina¢ wyznaczanie potencjalu asymetrii poétogniwa szklanego wykonywane sa
dwa pomiary SEM
1) po wprowadzeniu pétogniwa szklanego 1 kalomelowego do roztworu o znanym
pH, czyli do tak zwanego roztworu wzorcowego

Ey,=E’ + 0,059 pHy, 3-81
2) po wprowadzeniu potogniwa szklanego 1 kalomelowego do roztworu o nieznanym
pH, czyli do roztworu badanego (x)

E,=E’ + 0,059 pH, 3-82
Z odjecia stronami powyzszych wyrazen wynika:
E; — Ey, =0,059 (pHx— pHy,) 3-83
E,-E
skad H,=pH,, + ———— 3-83a
* PP 0,059

Z pomiarow pH korzysta si¢ do wyznaczenia statych rownowagi reakcji dysocjacji
stabych kwasow 1 sprzg¢zonych z nimi stabych zasad, takze statych dysocjacji
amfolitow, ktore w zaleznosci od pH moga wykazywac wtasciwosci kwasowe lub
zasadowe, np. aminokwasow.

Przy postuzeniu si¢ ogniwem utworzonym z pélogniwa wodorowego z
roztworem elektrolitu o nieznanym pH 1 nasyconego potogniwa kalomelowego o
schemacie:

[-] Pt,Hy(1atm)[roztwor(pH)||[KCl nas.|Hg,Cl,,Hg [+]
odpowiednio do sumarycznej reakcji w stanie rOwnowagi:
1/2H2(g) + 1/2Hg2C12(s) = HJr +Cl + Hg

zalezno$¢ SEM od pH roztworu przedstawia rOwnanie:
2 RT
] —nga +=E _ + 0,059 pH 3-84
Cl'(nas)[Hg2Cl7 [Hg F H Cl (nas) [Hg2Cl2 [Hg

gdzie E__ = 0,244V wzgledem SEW.
CI”(nas)|HgClp [Hg

Zatem pH mozna obliczy¢ z wyrazenia:

CI'(nas) HgoClpHg _ E—0,244
0,059 0,059

Z kolei w przypadku pélogniwa chinhydronowego (drut Pt w kontakcie z
nasyconym roztworem chinonu (C¢H;O, oznaczanym symbolem Q) 1 hydrochinonu
(C¢H4(OH), oznaczanym symbolem QH,) ustala si¢ rdwnowaga reakcji red-oks:

Q+2H +2e¢ S QH,
Zatem, wedlug wzoru Nernsta, zalezno$¢ potencjalu tego podlogniwa (w skali
wodorowej) od pH roztworu ma postac:

pH = 3-85

a
E,— EO _ Nl %QHy _po RT, 1 _
ch F P ch F 2
aQ-a ar,
=Eg, + MlgaHJr =Eg,— 0,059 pH 3-86

gdzie Eg, = 0,6997V wzgledem SEW.
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Potogniwo chinhydronowe charakteryzuje si¢ bardziej dodatnim potencjatem

standardowym od nasyconego pologniwa chlorosrebrnego (E =
y yconego poétog go ( CI" (nas) | ACl Ag

0,205V wzgledem SEW). Jezeli wigc z takich poétogniw zostanie zbudowane ogniwo:
[-] Ag| AgCl|KCl(nas) | roztwor (pH), Q, QH, |Pt [+]
to zwiazek SEM ogniwa z pH roztworu opisuje wzor:

E = Eg,+ 0,059 log[H'] - E E),— E — 0,059 pH

Cl-(nas) |AgCl|Ag Cr (nas) |AgCl|Ag

3-87
Ey,—E _ —-E
Cl (nas)|AgCl|Ag
0,059

3-88

stad pH=

3.12.2. Wyznaczanie aktywnosci form zredukowanych i utlenionych w ogniwie w
stanie rownowagi.

Przyklad: Po zestawieniu ogniwa red-oks o schemacie:

O Pt|Ti*"(0,02)Ti*"(0,02)||Sn*"(0,01)Sn*"(0,01)|Pt &

ustala si¢ rownowaga w reakcji:

Sn*" +2Ti*" = Sn*" +2Ti"™

Znane sa E° =015V i E°® =0,06V
a4 Sn2t sn4t/pt Ti3* Ti%t /pt

Warto$¢ termodynamicznej statej elektrochemicznej rownowagi w rozpatrywanej
reakcji wynika z zaleznosci (3-21):

E°=E° —E° = %anac =0,02951gK

_(ES-E?) (0,15)—(0,06)
0,0295 0,0295
Przy zatozeniu, ze w momencie zestawienia ogniwa

a4y =0.0IM, a5, =00IM, a_3, =0,02M ia_y,, =0,02M

Stad: 1gK .

1,525

po ustaleniu si¢ rOownowagi: a4y = (0,01-x)M, a2y = (0,01+x)M,
a3+ = (0,02-2x)M i a4y = (0,02 +2x)M

Odpowiednio:

[Sn?"]-[Ti*" 12 (0,01+x)[2-(0,01+ x)]?

[Sn*"]-[Ti*" > (0,01-x)[2- (0,01 —x)]?
Z rozwigzania wynika:

K, =335=

x=5310" i zatem
471073 _ -3
ag 44 =4,7-10°M a oy 153-10°M
_04.1073 _ 1073
a3, =9.4:107°M a4y =30,6107°M
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3.12.3. Miareczkowanie potencjometryczne.

Obserwacja zmiany potencjalu pdlogniwa wskaznikowego mierzonego
wzgledem potogniwa odniesienia podczas dodawania kolejnych obj¢tosci odczynnika
miareczkujacego do badanego roztworu, zawierajacego jony uczestniczace w
odwracalnej reakcji w pélogniwie wskaznikowym pozwala na wyznaczenie punktu
koncowego (stechiometrycznego) miareczkowania. T¢ metode analityczna okresla sig
mianem miareczkowania potencjometrycznego. Stosuje si¢ ja miedzy innymi przy
wyznaczaniu st¢zenia roztworu soli binarnej MY (c¢) miareczkowanego roztworem
innej soli KA (o stezeniu x) przy wytraceniu soli trudno rozpuszczalnej (MA),
przechodzacej do roztworu (w stezeniu y):

MY +KA - MA+K +Y"

C X
Jako przyktad stuzy¢ moze reakcja wytracania AgCl podczas dodawania KCl do
roztworu AgNO; przebiegajaca wedtug. rOwnania:

AgNO;+KCl= |AgCl+ K"+ NO;5~
Potogniwem wskaznikowym moze by¢ wtedy odpowiednie potogniwo I rodzaju,
odwracalne wzgledem kationow ulegajacych wytraceniu, dla ktérego zalezno$¢
potencjatu rownowagowego od stgzenia jondéw metalu w roztworze podaje wzor 3-43
RT
_ RO el
EMJF/M = EM+/M + s lncM+
przy ¢® =1 mol dm™.
Jezeli sole po rozpuszczeniu sa calkowicie zdysocjowane, to stezenie
miareczkowanych jondw metalu w roztworze zmienia si¢ zgodnie z wyrazeniem:
cM+:c—X+y. 3-89

Ze wzgledu na to, ze roztwor jest nasycony wzgledem soli MA 1 znane jest jej
chwilowe ste¢zenie (¢) oraz/lub x, w dowolnym momencie miareczkowania , mozna

obliczy¢ odpowiednie st¢zenie aniondw A (y) w roztworze korzystajac z pozornego
iloczynu rozpuszczalnos$ci soli MA:

K= Cot S am =(c—x+ty)- 3-90

(Kv to wielko$¢ bezwymiarowa, poniewaz stezenia odniesione SA do stgzenia
standardowego).
Latwo zatem korzystajac z rdéwnania 3-43 mozna wyznaczyC sposob zmiany
potencjatu poélogniwa wskaznikowego podczas miareczkowania:

EMZ+/M :E§42+/M+%ln(c—x+y) 3-91
W punkcie stechiometrycznym (koncowym) miareczkowania, gdy ilos¢ dodanej soli
KA jest rownowazna poczatkowej ilosci soli MY, c 1 x sa sobie rOwne 1 zatem:

' RT + RT
= 0 B — = 0 _ -
EMZJF/M = EMZ"'/M + s Iny=E" + r= In\K{ 3-92
W przypadku dalszego miareczkowania, pojawia si¢ nadmiar st¢zenia anionOw
okreslony wyrazeniem:

cA_=x—c+y 3-93
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Powoduje to dalszy spadek stgzenia kationow Cyt =Y przechodzacych do roztworu

z trudno rozpuszczalnej soli MA 1 okreslonych przez iloczyn rozpuszczalno$ci w
postaci:
Ki=y(x—c+y) 3-94

Zauwazamy, ze w pierwszej fazie miareczkowania potencjal pologniwa
wskaZnikowego zmienia si¢ stopniowo, nastepnie gwaltownie w pobliiu punktu
koncowego miareczkowania, po czym ponownie zmiany sq niewielkie.
Przedstawiajac graficznie zalezno$¢ potencjalu potogniwa wskaznikowego od
stezenia lub objetosci dodawanego roztworu miareczkujacego, otrzymujemy krzywa
z przegieciem w poblizu punktu koncowego miareczkowania (rys. 3.32).

E/mV

Vicm®

Rys.3.32. Zalezno$¢ potencjatu poétogniwa wskaznikowego
od objetosci dodawanego roztworu miareczkujacego.

W celu wyznaczenia punktu stechiometrycznego miareczkowania na drodze
graficznej nalezy wykresli¢ styczne poczatkowego 1 koncowego odcinka krzywej
miareczkowania oraz srodkowa odcinka zawartego migdzy tymi stycznymi. Rzut na
o$ odcigtych punktu przecigcia srodkowej z krzywa miareczkowania wyznacza
stgzenie lub odpowiednio objetos¢ dodanego odczynnika miareczkujacego
odpowiadajace punktowi stechiometrycznemu. Tym samym w punkcie
stechiometrycznym miareczkowania stosunek zmiany potencjalu elektrody
wskaznikowej do przyrostu st¢zenia (dE/dx) lub objg¢tosci roztworu miareczkujacego
(dE/dV) przechodzi przez maksimum (rys. 3.33).
&

AE/AV

B
L

V[em?]
Rys.3.33. Wyznaczanie punktu koncowego miareczkowania metoda pierwszej pochodne;;
dE/dV jako funkcja objetosci (V) dodawanego odczynnika miareczkujacego.
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4. Elektroliza.

4.1. Nadpotencjal, napi¢cie rozkladu, potencjal wydzielania.

Nazwa elektrolizy okreslany jest catoksztalt proceséw utleniania i1 redukc;ji
zachodzacych w sposéb wymuszony w uktadzie dwoch elektrod w roztworze
elektrolitu (nazywanym elektrolizerem) w wyniku dostarczenie z zewnatrz energii
elektrycznej. W przypadku uktadow odwracalnych reakcje elektrodowe przebiegaja
podczas elektrolizy w kierunku przeciwnym do przemiany zachodzacej podczas
rozladowania ogniwa galwanicznego, kiedy to samorzutny przebieg reakcji red-oks
powoduje przeptyw elektronow w obwodzie zewnetrznym. Na elektrodzie ujemnej w
elektrolizerze wymuszony Zzostaje przebieg procesu elektroredukcji (elektrony
przekazywane sq 7 elektrody do reagentow). Zatem elektroda ujemna elektrolizera
nazywana jest katoda. Jednocze$nie na elektrodzie dodatniej wymuszony jest
przebieg procesu utleniania, elektrony przechodzq z reagentow do elektrody. Stad
elektroda dodatnia w elektrolizerze nazywana jest anoda.

Jednymi z pierwszych dokladnie zbadanych procesow elektrodowych

zachodzacych w elektrolizerach byta reakcja wydzielania wodoru 1 tlenu z roztwordéw
o roznym pH.
Przyklad: clektroliza wody z wodnych roztworéw H,SO,, K,SO, lub KOH na
elektrodach z metali szlachetnych lub grafitu. Do przeprowadzenia elektrolizy wody
w warunkach laboratoryjnych wykorzysta¢ mozna tak zwany aparat Hoffmana.
Napigcie z zewngtrznego zrodla moze by¢ regulowane za pomoca ukladu
potencjometrycznego (rys.4.1), wzglednie za pomoca znacznego oporu, SZeregowo
wlaczonego w obwdd elektrolizera, znacznie wigkszego od oporu wewngtrznego
elektrolizera.

W
\1\. 1/

N ﬂ\ ";
bl
1B

H- C

f— O
P_‘L;; [-]K@A[ﬂ

Rys. 4.1. Elektrolizer - aparat Hoffmana oraz kierunek przeptywu elektrondéw w obwodzie
zewngtrznym i kationow w roztworze podczas elektrolizy.
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W procesie elektrolizy wody przy zastosowaniu roztworu elektrolitu o pH < 7
reakcja elektroredukcji protonow 1 elektroutleniania wody, przebiegajace
odpowiednio na katodzie i anodzie, sktadaja si¢ (po dodaniu stronami réwnan reakcji
czastkowych) na sumaryczna reakcj¢ rozktadu wody do czasteczkowego wodoru 1
tlenu:

katoda [-] 4H +4¢ — 2H, (pH < 7)
reakcja redukcji

anoda [+] 2H,0— O, +4H +4¢
reakcja utleniania

sumarycznie: 2H,O — 2H, + O,

4f,

®

1
|
|
|
|
!
?’

H.SO,

Rys. 4.2. Elektroliza wody na elektrodach Pt w roztworze kwasnym.

Wydajnos¢ elektrolizy wynosi 100% jezeli elektrody wykonane sa z Pt. Méowi sig
wtedy o kulomierzu wodorowo — tlenowym 1 na podstawie objetosci wydzielonego
wodoru mozna obliczy¢ liczbe¢ moli elektronow jakie przeplynely przez elektrolizer.
Nalezy zauwazy¢, ze zgodnie z roéwnaniem reakcji zachodzacej na katodzie, do
wydzielenia 1 mola wodoru niezbedne sa 2 mole elektronow. Zatem jezeli wydzieli
si¢ na katodzie ny, = py, Vy, /RT moli wodoru to znaczy, ze przez elektrolizer

przeplyne¢la dwa razy wigksza liczba moli elektronéw n, =2 Ny, = 2py, Vi, /RT.

W przypadku roztworu elektrolitu o pH = 7 zroédtem protonow w reakcji
wydzielania wodoru jest woda, a tlen wydziela si¢ w wyniku utleniania wody. Wtedy
reakcje elektrolizy na anodzie 1 katodzie opisuja rownania:

katoda [-] 4H,0+4¢ —»2H,+4 OH  (pH=7)
reakcja redukcji

anoda[+] 2H,0 = O,+4H +4¢
reakcja utleniania

sumarycznie: 2H,O — 2H, + O,
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2610

Rys. 4.3. Elektroliza wody na elektrodach Pt w roztworze o pH = 7.

Z kolei w roztworze zasadowym zrodlem tlenu sa jony hydroksylowe, a protony
pochodza z wody i reakcje na anodzie i katodzie opisuja réwnania

katoda [-] 4H,O+4e —»2H,+4 OH  (pH>7)
reakcja redukcji

anoda[+] 4 OH —-0O,+2H,O0+4e
reakcja utleniania

Jak wida¢, chociaz mechanizm reakcji i utleniania na elektrodach zalezny jest od pH,
nie ma to wptywu na sumaryczna reakcj¢ elektrolizy:

2H,O — 2H, + O,
- Lt
‘ e o

Rys. 4.4. Elektroliza wody na elektrodach Pt w roztworze zasadowym.

Miarq szybkosci proceséw elektrodowych (r [mol em™ s™)) jest gestosé prqdu
[A m™ lub A cm™], rozumiana jako natezenie pradu (I) przeplywajacego przez
jednostkowa powierzchnig elektrody:

=v, Fr 4-1

.=l
™A
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Zgodnie z przyjeta konwencja prqd anodowy jest traktowany jako dodatni,
natomiast ujemny znak przypisywany jest prqdowi katodowemu.

Jak wida¢ na rys. 4.5a, w celu przeprowadzenia elektrolizy z pozadana
szybkoscia (przy przeptywie okreslonego nat¢zenia pradu) konieczne jest przylozenie
do elektrod napigcia zewnetrznego (U,e,,) odpowiednio wigkszego od rdznicy
rownowagowych potencjatdw zastosowanych elektrod (E -0 - E_(-0))
o warto$¢ 1) nadpotencjalu warunkowanego ograniczeniami kinetycznymi w procesie

utleniania na elektrodzie dodatniej, anodzie elektrolizera (n%) i w procesie redukcji
na elektrodzie ujemne;j, katodzie (nlf) oraz 2) nadpotencjatu omowego (ngo=IR )
rownego sumie omowego spadku napigcia w przestrzeni anodowej 1 katodowe;j:
no :T]?'z, ++T]1§(2’_. W niektérych uktadach nadpotencjal omowy zwiazany jest z

oporem elektrycznym powierzchni elektrody.

I.lJZeWn
L
> OCV-

k a
E—,j E -(j=0) E+(j=0) E+,j
k k a a
n—+nQ,— n++nQ,+

< \—)

4.5a. Relacja migdzy napigciem zewngtrznym na zaciskach elektrolizera
podczas przeptywu pradu elektrycznego i OCV (SEM) przy obwodzie otwartym.

Zatem warto$¢ U ., Opisuje wyrazenie:
Uszewn = EY ; = Elf,jz (Eyjo —E_ i)+ (3 -n5)+ ng=
=(E, joo + n%) —(B_ o +n5)+ ng 4-2
Zgodnie z powszechnie przyjeta konwencja, nadpotencjalowi zwigzanemu z
procesem utleniania (anodowym), przypisywany jest znak dodatni n% > 0. Natomiast

nadpotencjalowi, zwigzanemu z procesem redukcji (katodowym), przypisywany jest
znak ujemny nlf < 0. Odpowiednio potencjal elektrody dodatniej (Ei,j) 1 elektrody

ujemne;j (Elf’ i) przy przeplywie pradu przez elektrolizer jest okreslony przez sumg

potencjalu rownowagowego danej elektrody 1 nadpotencjatu zwiazanego z
ograniczeniami kinetycznymi, a w tym gléwnie nadpotencjalu stezeniowego
zZwigzanego z ograniczeniami w szybkosci transportu reagentow i nadpotencjatu
aktywacyjnego okreslonego przez barierg energetyczna przeniesienia tadunku, obok
nadpotencjatu omowego:

Eil-,j =E, j=0 +n3 + ﬂ?z,+>0 4-3

EE’J :E_(j:()) + T]lj + T]lé’_<0 4-4
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W niektérych procesach wystepuje dodatkowo nadpotencjat zwiazany z bariera
energetyczng reakcji chemicznej poprzedzajacej lub nast¢pujacej po przeniesieniu
tadunku, badz nadpotencjal okreslony przez barier¢ energetyczna w procesie
krystalizacji.

Calkowity nadpotencjal moze by¢ suma wszystkich wymienionych sktadowych:

MY =Ma)s + Men)s + M) + Migyst)+ + N0t 4-5

k
N5 = (M) + Mepo) - + M) -+ Miyst)— ~ N 4-6

jakkolwiek zwykle o jego rodzaju 1 wielkos$ci u decyduje najwolniejszy z etapow
danego procesu elektrodowego,

Generalnie, nadpotencjal stanowi miar¢ odchylenia elektrody od stanu
rownowagi przy przeplywie pradu o okreslonej gestosci. Wartosci nadpotencjatow
moga si¢ znacznie r6zni¢ dla elektrody dodatniej 1 ujemnej, totez wyznacza si¢ je na
podstawie pomiarow zaleznosci migdzy gegstoscia pradu plynacego przez
poszczegolne elektrody a ich potencjalem mierzonym wzglgdem pdlogniwa
odniesienia (rys. 4.5b). Tego typu charakterystyke ilustruje rys. 4.5b.

(ﬂﬁﬂ it

— e — —
— — —
— —

(n d+n r)-

ljI[A]
Rys. 4.5b. Zalezno$¢ miedzy potencjatem elektrody dodatniej i ujemne;j
a gestoscia pradu podczas elektrolizy.

Niekiedy stosowane jest okre§lenie napigcia rozktadu (U,) dla minimalnego napigcia
zewngtrznego niezbednego dla rozpoczecia procesu elektrolizy. Gdy niezaleznie
rozpatrywane sa procesy redukcji 1 utleniania na poszczegolnych elektrodach, to

odpowiednikiem napigcia rozktadu jest potencjat wydzielania (rozktadu), EV.
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Charakterystyka wydzielania wodoru.
o Potencjat wydzielania wodoru (Eg2 ) na poszczegolnych elektrodach, przy

zaniedbaniu spadku omowego, okresla suma potencjatu rownowagowego potogniwa
wodorowego ( EH o )1 charakterystycznego dla danej elektrody nadpotencjatu
2

(kinetycznego) wydzielania wodoru (0, ):

W -
EH2 = EH+/Hz +1M, 4-7
Na proces wydzielania wodoru
przy pH <7 1 przy pH > 7
4H +4 ¢ — 2H, 4H,0+4 ¢ — 2H,+40H"
sktadaja sie: @ reakcjaVolmera
2H +2 e —>2H,y 2H,0 +2 ¢ — 2H,q + 20H
@ reakcjaTafela
ZHad —> Hz
i/lub @’reakcjaHeyrovskiego
2H, +2H +2¢ —2H, 2H,4+2H,O +2 ¢ — 2H, + 20H

Roéznice bariery energetycznej w wymienionych reakcjach na roznych granicach faz
elektroda/roztwor powoduja wystgpowanie réoznych wartosci nadpotencjatu w reakcji
wydzielania wodoru. Najmniejszy jest nadpotencjal w reakcji wydzielania wodoru na
Pt (ny, =-0,05 V), a najwigkszy na Hg (ny, =-1,2'V)

Korzystnym jest to, ze regulujqc pH roztworu i zmieniajqc w ten sposob
potencjal rownowagowy elektrody wodorowej moina wplywaé na wartosé

potencjatu wydzielania wodoru Egz na danej elektrodzie (tab.4.1).

Odpowiednio  przy pH=0 Egz =0+ng, (V) 4-8a
przy pH=7 Egz =-0,41+ny, (V) 4-8b
przy pH=14 Egz =-0,82+1p, (V) 4-8¢

Dzigki wysokiemu nadpotencjatowi wydzielania wodoru na elektrodzie Hg mozna na
tym metalu wydzieli¢ np. Zn, Ni, Fe. W tabeli ponizej zestawione sa przyktadowe
warto$ci nadpotencjatu wydzielania wodoru na réznych metalach z roztworow
elektrolitu o pH od 0 do 14.
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Tab.4.1 Wartosci potencjalu wydzielania wodoru na wybranych elektrodach przy r6znym pH

elektroda | pH=0 pH=7 pH=14
M, =By, iy, T =Eu, i, Ty =Eu,
Hg -1,2V -041-1,2= -1,6V -0,82-1,2=-2V
Al -0,8V -0,41-0,8= -1,2V -0,82 - 0,8 =-1,6V
Cu -0,6V -041-0,6 = -1V -0,82-0,6 =-14V
Ag -0,4V -0,41-04= -0,8V -0,82-04=-1,2V
Pt -0,05V -0,41 - 0,05 =-0,46V | -0,82 - 0,05 =-0,87V

Charakterystyka wydzielania tlenu.
o Potencjat wydzielania tlenu (EVOV2 ) na danej elektrodzie, przy braku omowego

spadku potencjatu, okresla suma potencjatu rownowagowego potogniwa tlenowego
(En,0/0, ) 1 nadpotencjatu wydzielania tlenu (1o, ):

Eg, =EBu,00, +Mo, 4-9
Na proces wydzielania tlenu
przy pH <7 1 przy pH > 7
2H,0 5> 4H + 0, +4 ¢ 40H — 2H,0 + 0, +4 €
sktadaja si¢ reakcje
4H,0 — 40H,+4H +4 ¢ 40H — 40H, +4 ¢
4OHad - 2H20 + 2Oad
2Oad —> 02

Réznice bariery energetycznej w wymienionych reakcjach na réznych granicach faz
elektroda/roztwor powoduja wystepowanie rdéznych wartosci nadpotencjatu dla
reakcji wydzielania tlenu. Podobnie, jak w przypadku procesu wydzielania wodoru
regulujac pH roztworu 1 zmieniajac w ten sposob potencjat rownowagowy elektrody

. . y rr . . . w .
tlenowej mozna wplywac¢ na warto$¢ potencjatu wydzielania tlenu EO2 na danej

elektrodzie.

Odpowiednio  przy pH=0 EQ, =1,23+10, (V) 4-10a
przy pH=7 E), =-0,82+10, (V) 4-10b
przy pH=14 EJ, =-0,41+10, (V) 4-10c

. W tabeli ponizej zestawione sa przyktadowe wartos$ci nadpotencjatu wydzielania
tlenu na ztocie i platynie z roztwordw elektrolitu o pH od 0 do 14.

86



Tab. 4.2. Wartosci potencjatu wydzielania tlenu na wybranych elektrodach przy ré6znym pH

metal pH=0 pH=7 pH=14
nOz E02 +T]02 :Egz E02 +T]02 :EVOV2 E02 +T]02 ZEgz
Pt 1,6v [123+0,6=18V 10,82+0,6=14V |041+0,6=1V
Au 1,3v. [1,23+1,3=2,5V |0,82+1,3=2,1V |041+13=1,7V

Zauwazamy, ze, na podstawie wartosci potencjalow rownowagowych reakcji
elektrodowych przy uwzglednieniu wzoru Nernsta oraz wartosci nadpotencjalu
mozna wnioskowaé o kolejnosci reakcji zachodzqcych na danej elektrodzie podczas
elektrolizy. Podane ponizej schematy pokazuja, ze jezeli w ukladzie elektrolizera
znajduje si¢ kilka form zredukowanych to w pierwszej kolejno$ci utleniana jest ta
forma, ktéra w danych warunkach charakteryzuje najnizszy (mniej dodatni lub
bardziej ujemny) potencjat utleniania. Natomiast w ukladzie zawierajacym rdézne
formy utlenione w pierwszej kolejnosci uczestniczy w procesie redukcji forma
charakteryzujaca si¢ najwyzszym (mniej ujemnym lub bardziej dodatnim)
potencjatem redukc;ji.

ELEKTROLIZA

[-] Pt| H, SO, (1M), pH = 0 |Pt [+]

2H,0O +2e —»20H™ + H, 28075 - 2e —>SZCE|
Ef=mnyg = - 0,05V E°=2,01V J

H,O - 2¢ —» 2H* + 1120,
Eog= 1,23V
Eo=Eg - ng =123V +06V=183V

Pt - 2¢ —» Pt
EY> 12V

\ 4 \ 4 :‘ >
2
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ELEKTROLIZA

[-[]Pt| Na'OH, pH = 14| Pt [+]

2H,0 + 2e —»20H" + H,
Ey= 0,058 log[H"]
H=Ep-ny =- 0,82V -0,05V = - 0,87V

+
Na +e—» Na

1" <-27v

Pt - 2e —»
E°=12V

|

20H" . 26 —» 2H,0 + 1/20,
Eo=1,23V- 0,058 pH = 0,41V

Erozp > 1,2V

Eo =Eg - np =041V + 06V =101V

) e

E/N

ELEKTROLIZA

[-] Cu | Cu™ SOF (0,1M), pH =7 |Cu [+]

Cu®* +2e—»Cu

Eqy, = 0,34V + 0,029 log[Cu?] = 0,31V
E4y= Ecy+ ey = 031V - 0,2V = 0,11V

2H,0 +2e —»20H +H,
Ey= 0,058log[H"]= - 0,41V

| Efi= Eyy-ny =- 0,41V - 0,6V = -1,01V|

[ 2507 - 2¢ —>s2cf’|

E°=2V
—

H,O - 2¢ —» 2H" + 1/20,
Eo=0,41V - 0,058 log [OH] = 0,82V

Eo=Eg - np =082V + 0,2V =1,02V

Cu-2e —» Cu®

E¢w= Eqy - Moy = 0,31V + 0,2V = 0,51V

E/N
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ELEKTROLIZA

[-1C |[HCI (1M), pH =0 |C [+]

2H"+ 2e —» H,

[ H,0 - 2e —» 2H" + 1120,

- Ex=-0.058pH Eo= 1,23V - 0,058 pH = 1,23V
Efy = ny = 0,5V Eo = 1,23V + 0,3V = 1,53V
. Cl" - e—»1/2C|
E'=136V E =136V [
Cl, + H,O0—» CI'+ H" + HCIO
| | ! 1y I >
12 1 1 2 EN
ELEKTROLIZA
[-]C | NaCI (1M), pH = 7 |C [+]
2H,0 + 26 —»20H™ + H, [ H,0 - 2¢ —» 2H" + 1120,
E, = 0,058 log[H'] = - 0,41V Eg=1,23V- 0,058 pH = 0,82V
W
EVI-‘; =Ey-ny=-0,41V-05V=-091V Eo =081V+0,3V=111V
[ Cl-e—»1/2C]
E'=136V |
Cl,+ H,0—> CI'+ H ™ + HCIO
| | | l* i
2 0 1 2 EN
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4.2. Szybkos¢ przeniesienia ladunku przez granice faz elektroda/elektrolit.
Teoretyczny opis kinetyki procesoOw elektrodowych, w ktérych przeniesienie
tadunku przez granice faz elektroda/roztwor jest etapem najwolniejszym i decyduje o
wystapieniu nadpotencjatu aktywacyjnego opracowali T. Erdey Gruz i M. Volmer
(1932) oraz J.Butler (1930). Postulujac tworzenie si¢ kompleksu aktywnego jako
konfiguracji posredniej migdzy substratami 1 produktami wykorzystano rownanie
Eyringa (wynikajace z teorii absolutnych szybkosci reakcji chemicznych) do
wyrazenia zwiazku migdzy stalymi szybkosci 1 tym samym szybkoSci reakceji
elektrochemicznego utleniania (v,) 1 elektroredukcji (vy ) a entalpia swobodna

aktywacji w tych reakcjach (AGQ ) i (AGR"). Dla prostych elektrochemicznych
ywac] y 0] R

reakcji utleniania 1 redukcji pierwszego rzedu wzgledem formy utlenionej 1
zredukowanej:

RedL>Oks+ve 1 Oks + v, ~ K, Red
zalezno$ci te wyrazaja wzory:
T - AGY
B O
VvV, =———Cpg €X 4-11a
a h R €Xp RT
T ~AGY
Vi =——CpexX 4-11b
k L O p RT

w ktorych cg 1 ¢ to stgzenie formy utlenionej i1 zredukowane;.

Uwzgledniono przy tym fakt wystgpowania zaleznosci (AGY ) i (AGY’) od
roznicy potencjatlow wewnetrznych migdzy elektroda a roztworem (Ag). Jak bowiem
wykazato do§wiadczenie, szybko$¢ anodowej reakcji przejécia (utleniania) zwigksza
si¢ przy nakladaniu na elektrode coraz wyzszego potencjatu wzgledem elektrody
odniesienia (przy wzroScie A¢@). Z kolei szybkos¢ katodowej reakcji przejscia
(redukcji) rosnie w miar¢ naktadania na elektrode coraz nizszego potencjatu, w
kierunku warto$ci ujemnych (przy obnizaniu A). Ten fakt znalazt odzwierciedlenie
w rownaniach stwierdzajacych, ze swobodna entalpia aktywacji reakc;ji
elektrochemicznej r6zni si¢ od swobodnej entalpii aktywacji reakcji chemicznej o
warto$¢ pracy elektrycznej zwiazanej z obecnoscia pola elektrycznego na granicy faz
elektroda/elektrolit:

AGL® = (AGL®)ep — Ve(1 - 0)F A@ 4-12a

AGE°® = (AGT®)ep + VeOF Ag 4-12b
gdzie: 0 < o <1 to wspdlczynnik przejscia elektronu okreslajacy utamek catkowite;j
roznicy potencjalow wewngtrznych miedzy faza stata 1 roztworem (Ap) wywierajacy
wpltyw na warto$¢ energii aktywacji reakcji katodowej 1 anodowe;.
W przypadku dodatniej réznicy potencjatéw migdzy elektroda i roztworem dziatanie
pracy elektrycznej o wartosci v, (1 —a)F Ap powoduje obnizenie bariery aktywacji w
reakcji elektroutleniania, podczas gdy jednoczesnie dziatanie pracy elektrycznej o
wartosci v, (a)F A¢p powoduje zwigkszenie bariery aktywacji dla reakcji
elektroredukcji. Odwrotna sytuacja ma miejsce przy ujemnych wartosciach Ag.
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Z polaczenia rownan 4-1, 4-11 1 4-12 powstaja wyrazenia opisujace wplyw
roznicy potencjaldéw wewnetrznych miedzy faza stata i roztworem na gesto$¢ pradu
zwigzanego z elektrochemiczna reakcja utleniania i redukcji pierwszego rzedu w
postaci:

(1-a)v.F

ja = VFkgep exp AQ 4-13a

—av.F

(S

jk =—V.Fkicoexp AQ 4-13b

gdzie kj i ky, to stale szybkoSci okreslone przez chemiczna entalpie swobodng danej
reakcji, o wymiarze cm/s lub m/s:

. #0

kg = kET exp (AE; Jeh 4-14a
_ #0

ky = kET exp (A% Jeh 4-14b

Jest oczywistym, ze calkowita gestos¢ pradu plynacego przez jednostke powierzchni
elektrody jest réwna algebraicznej sumie ggstosci pradu anodowego 1 katodowego:

_ - F
%A@]—%Fkﬁcoexp Ve Ap  4-15

Po wyodr¢bnieniu z napigcia Galvaniego sktadowej odnoszacego si¢ do stanu
rownowagi 1 nadpotencjatu aktywacyjnego, Ap = A@, + np,_¢ , bez rozstrzygania o

j=Ja + jx = veFkycg exp[

znaku tych wielkos$ci, rOwnanie 4-15 zostaje zapisane w postaci:

(1-a)v.F —av.F

j=v.Fkgcg exp

(A(Pr + T]ch—t)
4-16

W stanie rownowagi dynamicznej, a wigc przy m = 0, przez elektrodg nie ptynie

zaden prad wypadkowy prad (j = 0). W takich warunkach, jak wida¢ na podstawie

rownania 4-16 szybkosci procesu utleniania 1 redukcji sa jednakowe, a
odpowiadajaca im ggstos¢ pradu okreslana jest mianem ggstosci pradu wymiany (j,):

(1-a)v.F

(A(Pr + 1’]ch—t) - VeFkl(iCO eXp

—avelk (Ag,) 4-17

A@.) ==v.FkYcnex
(Ao, ) eFKico exp—r

jo = veFkgCR cXp

Stosujac jednostkowe stgzenie formy utlenionej 1 zredukowanej (co=cg ) mozna

wyznaczy¢ standardowa stalg szybkosci przejscia elektronu (k) powiazana z kj, i ky

nastgpujacymi wzorami:

(1-a)v.F —ov
RT

F
RTe (Ap,) =k 4-18

kg exp (Ap)=  =kgexp

Z kombinacji rownania 4-15 1 4-17 wynika podstawowe rownanie kinetyki
elektrochemicznej reakcji przeniesienia elektronu, nazwane rownaniem Butlera-
Volmera:

. 1-a)v.F —ov.F
J=Jo{eXp%nch_t—exp RTe nch—t} 4-19

gdzie j, = v Fkct *c
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Korzystajac z powyzszych zalezno$ci fatwo mozna wyznaczy¢ prad wymiany
oraz wspotczynnik przeniesienia elektronu jak réwniez standardowa stata szybkosci
reakcji elektrodowej na podstawie eksperymentalnie wyznaczonych zaleznosci j od E
lub I od E, oczywiscie pod warunkiem, ze etap zwigzany z przeniesieniem elektronu
okresla szybkos¢ catego procesu elektrodowego.

Rozwazajac niewielki przedzial nadpotencjalow (n<<RT/v.F), po

rozwinigciu funkcji wyktadniczych w szereg Maclaurina mozna pominaé wszystkie
wyrazy za wyjatkiem dwoch pierwszych. Otrzymuje si¢ wowczas liniowa zaleznos$¢
migdzy gestoscia pradu a nadpotencjatem:

s vanch—t
—; e Tlch—t 4-20
J=Jo RT

Pozwala to nie tylko na proste okreslenie wartosci j, ale i tak zwanego oporu
aktywacyjnego podajacego informacj¢ o zaleznosci migdzy nadpotencjatem
aktywacyjnym a ggstoscia pradu ptynacego przez elektrode:

Rakt:(—and.l_t] - K1 4-21
0] n—0 VeFlo

Z kolei przy wystarczajaco duzych dodatnich lub ujemnych wartosciach
nadpotencjatu jeden z cztonéw réwnania Butlera-Volmera (4-19) jest na tyle maty, ze

: . . RT , .
mozna go pomina¢. W tedy odpowiednio dla procesu utleniania przy n, > —Vi
€

dla procesu redukcji przy n, < — RT V zalezno$¢ migdzy gestoscia pradu i
(&

nadpotencjalem opisuja rGwnania:

. ) l-a)v.F

Ja = Jo exp%nch—t(a) 4-22a
. : —av,F

ik =Jo eXpR—Tench—t(k) 4-22b

Po obustronnym logarytmowaniu i przeksztatceniu otrzymujemy tak zwane
rownania Tafela, wykazujace wystgpowanie liniowej zalezno$ci migdzy
nadpotencjatlem anodowym i/lub katodowym a logarytmem z gestosci pradu
ptynacego przez elektrode (rys.4.6):

—2,303RT1 - 2,303RT

Ly =R LR 1o 4-23a
Nch-t(a) (1—OL)VeF gJo (I—OL)VeF gla
2303RT. . 2303RT. .
Meh-t(k) =~ o 18Jo == lgji] 4-23b

€ (&
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Z rownan tych korzysta si¢ do wyznaczenia iloczynu (1-a)v, lub av,, wzglednie
do wyznaczenia wspélczynnika o  jezeli znana jest liczba elektronow
uczestniczacych w danym procesie. Mozna tez obliczy¢ warto$§¢ pradu wymiany.
Warto$¢ j,wyznacza ponadto punkt przecigcia stycznych do logarytmicznej czgSci
gatezi katodowej 1 anodowej przy n=0 (rys.4.6). Obok wartosci j, okresla si¢ tez
standardowa stata szybkosci reakcji elektrodowej kg, ktora wskazuje bezposrednio jak
szybki jest proces elektrodowy.
Roéwnania Tafela niekiedy zapisywane sa w ogolnej postaci, odpowiednio dla
procesu elektroutleniania i elektroredukc;i:
Na =2, +b,lgj, 4-24a
Mk =a — by lglj 4-24b

lz|4l

21,

Rys. 4.6. Wykres Tafela dla ‘n‘ >RT/v.F.

4.3. Transport masy w procesach elektrodowych.

W uktadach elektrochemicznych pozostajacych w warunkach obwodu
otwartego, stezenie reagentow w catym roztworze jest jednakowe, niezaleznie od
odleglosci od powierzchni elektrody. Natomiast podczas przebiegu reakcji utleniania
na anodzie 1 redukcji na katodzie, przy szybkos$ci transportu elektroaktywnych jonow
lub czasteczek mniejszej od szybkos$ci przenoszenia tadunku, w obszarze granicy faz
nastgpuje zmiana stgzenia reagentOw w stosunku do st¢zenia réwnowagowego,
przewidzianego dla danego uktadu na podstawie rownania Nernsta. Jest to powodem
wystapienia gradientu stgzenia w warstwie przyelektrodowej nazywanej warstwa
dyfuzyjna, o grubosci 6. W najprostszym przypadku, kiedy transport masy nastepuje
wylacznie na drodze dyfuzji to rozmiar tej warstwy zalezny jest od wspotczynnika
dyfuzji reagentéw (D;) 1 czasu (t) jaki uptywa od rozpoczecia reakcji red-oks,
o= (nDit)l/ 2 , zwykle rzedu 10 do 100 um. Migracjg elektroaktywnych reagentow w

polu elektrycznym zwykle eliminuje si¢ przez obecno$¢ elektrolitu obojgtnego o
znacznym stezeniu w Srodowisku reakcyjnym.
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Zaleznie od rodzaju przemian dokonujacych si¢ na danej elektrodzie, moze
nastapi¢ spadek lub wzrost stgzenia substancji elektroaktywnej na powierzchni

elektrody (c¢) w stosunku do odpowiedniego stezenia w glebi roztworu (c¢°), co
ilustruje rys.4.7. Staje si¢ to przyczyna wystapienia nadpotencjatu stezeniowego
_ 2,303RT lgi 405

(ng): =T F €

0
e x>
8R

Rys 4.7. Schemat rozkladu stgzenia formy zredukowanej 1 utlenionej na granicy faz
elektroda/roztwor podczas procesu elektrodowego z wolnym etapem dyfuzji [S].

Zgodnie z I prawem Ficka, szybkos¢ dyfuzji (v4) W obszarze granicy faz
elektroda/elektrolit, czyli liczba moli dn; substancji (1) dochodzacej w czasie dt do
jednostkowej powierzchni elektrody jest wprost proporcjonalna do gradientu st¢zenia

(dc = ¢® —¢) w warstwie dyfuzyjnej (dx = §),

d d ‘CO - C‘

_ dnj ¢ _

Viyr= —=-D;— =D;— 4-26
Yar T Tdx 5

Szybkos$¢ ta w warunkach stacjonarnego roztworu okresla gesto$¢ pradu

ptynacego przez elektrode:

c® — c‘
j:VeF DIT 4-27

Na podstawie rOwnania 4-27 mozna stwierdzi¢, ze gdy stezenie substancji
elektroaktywnej na powierzchni elektrody spadnie do zera (c,=0), to ggstos¢ pradu

osiaga warto$¢ graniczng jg, , proporcjonalng do stezenia substancji elektroaktywnej

w glebi roztworu:
CO
Jor= V¢F Dy 5 4-28
Wtedy na doswiadczalnie wyznaczanej zaleznosci j od E wystepuje dyfuzyjny prad
graniczny o wartosci niezaleznej od potencjatu elektrody (rys.4.8).
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Z kombinacji rownan 4-25 1 4-27 wynika wyrazenie wiazace gestos¢ pradu
ptynacego przez elektrode i nadpotencjat dyfuzyjny:

. CO T]dF
=V FD; —[1 —exp| - 4-29
J=velDi~-l p( RT
1 po uwzglednieniu rownania 4-28:
ng =2k Ll o) 4-30
Vo F Jor

Na podstawie rownania 4-30 mozna zauwazy¢, ze gesto$¢ pradu rosnie poczatkowo
w przyblizeniu proporcjonalnie do nadpotencjatu dyfuzyjnego a nastepnie dazy do
stalej warto$ci granicznej, niezaleznej od potencjatu elektrody.

A
J

Jgr
1LOF

0,8}
0,6
0,4}
0,2

~

1 1 1
00 200 300 oy

Rys 4.8. Gestos¢ pradu jako funkcja nadpotencjatu dyfuzyjnego
w procesie utleniania jednowarto$ciowych anionow.

Przy uwzglednieniu tacznie nadpotencjatu aktywacyjnego 1 dyfuzyjnego kinetyke
procesu elektrodowego opisuje nastepujaca zaleznosc:

— C — - C =
J=1Jo5exp (1= @)veFn CR.x=0 —exp Vel €0.x=0 4-31
° RT RT  ¢Q

CR

4.4. Prawa Faradaya.
Dla kazdej elektrody 1 dla kazdego procesu elektrolizy spetnione jest I 1 II prawo
Faradaya (1834).

I prawo Faradaya
Wiadomo, ze liczba moli elektrondw przeptywajacych przez obwdd
zewngtrzny 1 uczestniczacych w reakcjach elektrodowych utleniania 1 redukcji jest
proporcjonalna do tadunku (q = It) przeptywajacego przez uktad:
n, =4 4-32
F

(F to tadunek 1 mola elektrondéw (e ); F=Nj e =
=6,02 10 mol™ 1,602 10" C = 96494 C mol™ )

95



Takze liczba moli jonow lub czasteczek, ktére biora udziat w tych reakcjach jest
proporcjonalna do tadunku przeptywajacego przez uktad

An;= 4 4-33
V. F
gdzie v, to liczba elektrondw uczestniczacych w elementarnym akcie redukcji lub

utlenienia 1 mola substancji elektroaktywnej (czg¢sto réwna tadunkowi jonu
dodatniego lub ujemnego, v, = ‘zi‘)

Jest wigc oczywistym, ze liczba moli elektrondéw ktore przeptynety przez elektrolizer
przy danej wartosci q jest rowna iloczynowi liczby moli jonow lub czasteczek ktore
wzigly udziat w reakcji elektrodowej 1 liczby elektrondéw wymienianych w
elementarnym akcie redukcji lub utleniania przez 1 mol odpowiednich indywiduéw:

g:ne =V.An; 4-34
F
A poniewaz ni=ﬁ to
i
q_, Am 4-35
F M;

Roéwnanie 4-36 nazywane I prawem Faradaya mowi, ze masa jonu lub czasteczki
oboj¢tne;j, ktore ulegly utlenieniu lub redukcji jest wprost proporcjonalna. do tadunku
jaki przeptynal przez uktad i odwrotnie proporcjonalna do liczby elektronow
uczestniczacych w danej reakcji elektrodowe;.

Zalezno$ci 4-35 1 4-36 mozna tez zapisa¢ w postaci: :

i | 4-37

q=n.F=v, AniF= v,

1
W szczegélnym przypadku reakcji wydzielania lub rozpuszczania metalu (v, = ‘Zi‘)

Ami

q=n.F=|z| AnF=|z] 4-38
i
iprzy q=F Ami=&
| Z; |

II prawo Faradaya.

Zal6zmy, ze podczas elektrolizy roztworow dwoch substancji (jonow lub
czasteczek obojetnych) o roznej masie molowej 1 réznym stopniu utlenienia
przeptynat przez uklad taki sam tadunek elektryczny. Z pierwszego prawa Faradaya
wynika wtedy odpowiednio dla obu uktadow:

q= Vi1 Mﬁ F 1 q=vj,
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Po podzieleniu stronami otrzymujemy matematyczne sformutowanie I prawa
Faradaya:

Ami,l _ Mi,1 Vi2

4-39a

Ami,z Mi,2 Vi,l
An; V:

lub Mo L2 4-39b
Ani,z Vi,l

i dla przypadku reakeji wydzielania lub rozpuszczania metalu (v, =|z;|)
Ami, _ Miy P 4-40a
Ami,z Mi,z z; |
An; Z;

lub oL = 12 4-40b

4.5. Migracja jonow w polu elektrycznym." Wyznaczanie liczb przenoszenia.
Podczas gdy catkowity tadunek elektryczny w obwodzie zewngtrznym elektrolizera

jest przenoszony przez elektrony 1 jego wielkos¢ jest rowna iloczynowi liczby moli

elektronow 1 stalej Faradaya, q=n.F, to przenoszenie fadunku przez elektrolit

zwiazane jest z transportem naladowanych czastek, kationéw 1 anionow. Na catkowity
tadunek elektryczny q, jaki przeptywa przez roztwor elektrolitu, o takiej samej
wartosci jak obwodzie zewngtrznym, sklada si¢ tadunek przeniesiony przez kationy
(¢g+) 1 fadunek przeniesiony przez aniony (q.):

q=q:+*|q. 4-41
Wielkos¢ tych tadunkow jest okreslona przez liczbg moli danego rodzaju jonow, ktore
niosac tadunek rowny stopniowi ich utlenienia (z, lub z_) przewegdruja w czasie

elektrolizy do odpowiedniej przestrzeni przyelektrodowej (kationy do elektrody
ujemnej, a aniony do elektrody dodatnie;j):

qs =z, An F 4-42
Q-|=[z|An_F 4-43
q=(z,An_ + ‘Z_‘AI’I_)F =n.F 4-44

Jak wiemy, roznice w udziale aniondéw 1 kationdw w przenoszeniu tadunku przez
roztwor elektrolitu, wynikajace z r6znej ruchliwosci poszczegdlnych jonow. Wyraza
si¢ je ilosciowo przez tak zwane liczby przenoszenia réwne stosunkowi tadunku
przeniesionego przez dany rodzajéw jonow do catkowitego tadunku q przeniesionego
przez wszystkie jony, wzor 2-28). Przy uwzglednieniu zalezno$ci 4-42 do 4-44
wyrazenia definiujace liczby przenoszenia przyjmuja posta¢ stanowiaca podstawe dla
wyznaczenia liczby przenoszenia jonow metoda Hittorfa.:

tJr:q_Jr: z,An, :erAnJr 4454
q z,An, + ‘z_‘An_ n.F

{ = 9 _ ‘z_‘An_ _ ‘z_‘An_ 4.45b
q z,An, + ‘z_‘An_ n.F
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Jak wida¢, do wyznaczenia liczb przenoszenia wystarczy znajomos$¢ catkowitego
tadunku, ktéry przeptynat przez uklad 1 zmiany liczby moli jednego rodzaju jonow
przy jednej z elektrod. Zauwazamy przy tym, ze znajac catkowity tadunek q 1 liczby
przenoszenia tatwo mozna okresli¢ tadunek transportowany przez aniony i kationy w
roztworze elektrolitu q, =t,q ‘q_‘ =t_q;

W metodzie Hittorfa przeprowadza si¢ elektroliz¢ w trojkomorowym naczyniu
(elektrolizer Hittorfa, rys. 4.9) potaczonym szeregowo z innym elektrolizerem
dziatajacym jako kulomierz, przy pomocy ktorego wyznacza si¢ catkowita liczbg moli
elektronow n, a wigc catkowity tadunek q = n F, jaki przeptywa przez obwadd

zewnetrzny 1 przez elektrolit w czasie elektrolizy. W przypadku kulomierza

wodorowo-tlenowego (rys 4.1) dokonuje si¢ tego mierzac objgtos¢ wydzielonego
wodoru (n= 2py, Vi, /RT ).

i
Rys 4.9. Elektrolizer Hittorfa.

Po zakonczeniu elektrolizy w drugim elektrolizerze (Hittorfa) okresla si¢ zmiang
stezenia molowego (np. na podstawie miareczkowania) i tym samym sumaryczng
zmiang liczby moli aniondéw 1 kationow An. 1 An.. w roztworze elektrolitu, w
przestrzeniach anody 1 katody. Jak wida¢ na rys. 4.10, sa one wynikiem
jednoczesnego przebiegu reakcji elektrodowych 1 migracji jonow trakcie elektrolizy:

Najprostszy jest sposob postepowania wtedy, kiedy nastgpuja zmiany liczby moli
elektrolitu binarnego KA, zachodzace w wyniku reakcji utleniania aniondw A” na
anodzie i redukcji kationow K na katodzie oraz migracji kationdw oraz aniondw w
polu elektrycznym. Latwo mozna stwierdzié, przy przeptywie catkowitego tadunku q
= 4F i zalozeniu trzykrotnie wigkszej ruchliwo$ci anionow w stosunku do ruchliwosci
kationow u,-= 3uK .+ ) ubeda trzy mole elektrolitu z przestrzeni katodowej 1 jeden

mol elektrolitu z przestrzeni anodowe;j [1].
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elektroliza
|

Rys. 4.10. Procesy elektrodowe 1 wedréwka jonéw podczas elektrolizy roztworu KA [1].

Przyklad: Bilans masy po elektrolizie HCI

Na elektrodzie ujemne;j (katodzie) w czasie elektrolizy ulegaja redukcji protony

do wodoru, przy czym przy przeptywie kazdego mola elektronéw ubywa z roztworu
Imol protonow. W tym samym czasie na elektrodzie dodatniej (anodzie) aniony
chlorkowe zuzywane sa w reakcji wydzielania chloru 1 przy przeptywie kazdego
mola elektronéw ubywa z roztworu 1 mol tych anionéw. Rownolegle, protony

migruja w kierunku elektrody ujemne;j a jony chlorkowe podlegaja migracji w polu

elektrycznym w kierunku elektrody dodatniej. Jak pokazuja dane w tabeli,

sumarycznie po przeplynigciu przez obwod elektrolizera fadunku q/F, z przestrzeni

katodowej ubgdzie | AnHCl| =1t_ % moli HCl a z przestrzeni anodowej ubedzie -

‘ AnHCl| a =1,

q

moli HCI.

Elektroliza HCI; elektrody Pt — bilans masy

[-] 2H'+2e—H, [+] 2CI-2e—Cl,
zmiana st¢zenia zmiana st¢zenia
w przestrzeni katodowe] w przestrzeni anodowej
_ +
Reakcja i - ‘AHJF‘ - ?q . q
cr L Cl —‘An_‘ :—F
AnJr:tJrg -|An+|——t+ﬂ
Mi : F F
igracja
| An] =—t_ﬂ An _ :t_g
F F
q_ q q
-‘ Al'l+| :—(1—t+)E— —t_E -| An+| ——t+F
Suma | An :—t_ﬂ | An =—(- _)ﬂ:—tJrﬂ
F F
stad 1 AnHCl\ K= —t_% stad 1 AnHCl| a =—t +%
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Zatem liczbg przenoszenia anionu okre$la zmiana stezenia elektrolitu w przestrzeni

katodowej: t_ = | Anyedl « L | Acyal « Vi L ,
q q

a liczbg przenoszenia kationu okresla zmiana stgzenia elektrolitu w przestrzeni

anodowej: t, = | Angcll 4 L | Acucl 2 Va L
q

W ogélnym przypadku, gdy elektrolit dysocjuje wedtug rownania:
K** A% =v, K*T+v_A*"
A\ V_
wielkosci An, 1 An.. okre$laja wyrazenia
An; = vi ADeiekirolit) An_ = v_ An(gjekirolit)

1 wzory okreslajace t_ 1 t, przybieraja postac

F
t_= V_‘Z_H Ank(elektrolit)‘ -3

q

F
t+ = V+‘Z+H Ana(elektrolit)‘ a

Inaczej przedstawia si¢ bilans masy po elektrolizie NaOH w elektrolizerze
Hittorfa. W tym przypadku na elektrodzie ujemnej (katodzie) ulega redukcji woda,
przy czym przy przeplywie kazdego mola elektronow powstaje jeden mol anionow
hydroksylowych 1 wydziela si¢ wodor. W tym samym czasie na elektrodzie dodatniej
(anodzie) jeden mol anioné6w hydroksylowych zuzywany jest w reakcji wydzielania
tlenu. Rownolegle, jony hydroksylowe podlegaja migracji w polu elektrycznym w
kierunku anody, natomiast kationy sodu migruja w kierunku katody. Zatem po
przeplynigciu tadunku q/F, w przestrzeni katodowej elektrolizera przybedzie

An_ :% moli jonow OH™ w wyniku procesu redukcji a ubedzie w wyniku procesu

q

migracji - An/ = _t_f moli jonow OH . Z kolei z przestrzeni anodowej ubgdzie
| An] :—% moli jonow OH w wyniku procesu utleniania i w wyniku procesu
migracji przybedzie An.= t_% jonéw OH .

Z bilansu materialowego procesoOw zachodzacych w naczyniu elektrolitycznym z
NaOH wynika, ze zarowno przyrost liczby moli jonow OH™ w przestrzeni katodowe]
jest taki sam jak ubytek liczby moli jondow OH™ w przestrzeni anodowej sa okre§lone

przez liczbg przenoszenia kationow: t+% =tn. 1 t, = | AnNaOH| a— = | AcNaOH\ a Va
q
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Elektroliza NaOH; elektrody Pt — bilans masy

[-] 2H,0+2¢e—H,+20H" [+] 20H - 2e—20, +H,0O
zmiana st¢zenia zmiana st¢zenia
w przestrzeni katodowej w przestrzeni anodowe]
Reakcja An_ =34 | An] = _4
F F
JAn| =—t_ 4 An_=t_ 4
Migracja qF Fq
An+:t+F -|AH+|——t+F
an_ =3¢ - 4 Janl=-34¢ 9o 4
g F F F F F F
uma
An+:t+% '|An+|:—t+q

Korzystajac z definicji st¢zenia molowego oznaczmy st¢zenie poczatkowe NaOH
w elektrolizerze przez c°, a stezenie po elektrolizie przez ¢y i ¢, odpowiednio w
przestrzeni katody 1 anody. Wtedy:

| Anly = (¢ — c?)Vi=t n, i
\Va=—t+ne
Stad (ck—¢”) Vi=(c® —ca) Vo=t _n,

(e -e®) 1 (-ey) 1
Vi  ng V, n

“lAnl,=-1(c® =¢p)

Zatem t N

€
Po podstawieniu wyrazenia okreslajacego liczbe moli elektrondw, ktore przeplynety
przez uktad podczas elektrolizy,n, = 2py Vg /RT, otrzymujemy:

_(c-¢”) RT  (c°-¢c;) RT
Vi 2puVu Va  2ppVi

ty

Mozna tez postapi¢ inaczej, okreSlajac sumaryczna objgto$¢ elektrolizowanego
roztworu V=V, +V,.

t.ng t, ng

N ::t-}- ne(co'ca)+t+ ne(ck'co): ty ne(ck'ca)
(cp—¢%)  (°-cy)

(Ck -c® )(CO - Ca) (Ck - CO)(CO - Ca)

V:

(6] (6]
Wtedy: t.n,= (e -c)(c 'Ca)v
(Ck - Ca)
i liczba przenoszenia kationow K’ powiazana jest ze zmianami stezenia w przestrzeni
anody 1 katody nastepujacym wyrazeniem:

(g =) =)V I (e —c)c® —¢c, )V RT
Ck —Ca Ne Ck —Ca 2pHVH

t
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Znajac t, mozemy obliczy¢ liczbg przenoszenia t. anionow wodorotlenowych OH ™,
t=1-t.

Oczywiscie warunkiem poprawnych oznaczen liczb przenoszenia opisywana
metoda jest wykluczenie mieszania si¢ elektrolitu w przestrzeniach elektrodowych.
Ponadto materiat elektrody nie powinien wchodzi w reakcje z elektrolitem lub z
produktami elektrolizy.

Inne przyktady:
Elektroliza AgNOs; elektrody Ag bilans masy
[-] Ag'+e—>Ag [+] Ag—Ag'+e
zmiana st¢zenia zmiana st¢zenia
w przestrzeni katodowe;j w przestrzeni anodowe;j
Reakcja Jan)="4 An, = 4
F F
An, = t+ﬂ | An.| = —t, 4
Mi : F F
igracja
| An] :—t_ﬂ An _ :t_ﬂ
F F
Jan)="3 4¢3 4 An, =2_¢, 4 1
F F F F F F
| Anl =—t_ 4 An_ = t_g
Suma F F
Sth -| AnAgN03 ‘ kK= —t_% Sth -| AnAgNO3 | a= —t_%

Jak wida¢ w procesie elektrolizy AgNO; liczba przenoszenia anionu okresla zmiang
stezenia elektrolitu w przestrzeni katodowe 1 anodowej 1 zatem:

t_=|An AgNO3| L | Ac AgNO3| \Y F
q q

Liczby przenoszenia jonow mozna tez wyznaczy¢ metoda ruchomej granicy [1,3].

4.6. Zastosowanie elektrolizy.

-otrzymywanie czystych substancji nierganicnych, np. tlen 1 wodor
-synteza zwiazkoéw organicznych

-metody elektroanalityczne, np elektrograwimetria,

kulometria, woltamperomeria inwersyjna (tzw stripingowa z zat¢zaniem)
- okre$lenie kinetyki 1 mechanizmu procesow elektrochemicznych
(woltamperometria, chronoamperometria, chronowoltamperometria)
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5. Ogniwa elektrochemiczne jako zrodlo energii elektrycznej.

Ogniwa galwaniczne znajduja szerokie zastosowanie w praktyce jako zrddto
energii dla rozmaitych urzadzen przenos$nych (auto, telefon komoérkowy, stymulator
serca, pojazdy kosmiczne). Niektore ogniwa, w przypadku spetnienia kryterium
odwracalnosci materiatowej 1 energetycznej, mozna po roztadowaniu ponownie
natadowac, to znaczy mozna przywréci¢ stan poczatkowy. Takie odwracalne ogniwa
nazywane sa akumulatorami, lub ogniwami drugiego rodzaju. Podczas tadowania
ogniw odwracalnych, tak jak w procesie elektrolizy, przez przylozenie zewngtrznego
napigcia o wartosci wigkszej od SEM ogniwa (U,w, > SEM, rys. 4.5a 1 4.5b)
wymuszony zostaje przebieg reakcji odwrotnych do tych, ktore przebiegaja podczas
roztadowania ogniwa. Elektrony dostarczane z zewnatrz do elektrody ujemne;j
wymuszaja przebieg procesu redukcji (katodowego), a niedobor elektrondéw w
elektrodzie dodatniej preferuje przebieg procesu utleniania (anodowego).

Te ogniwa, ktore po roztadowaniu nie nadaja si¢ do ponownego wykorzystania
nazywane s3a ogniwami pierwotnymi lub pierwszego rodzaju. W ogniwach
pierwszego rodzaju nastgpuje nieodwracalne przetworzenie reagentow w produkty,
totez po roztadowaniu ogniwa nie jest mozliwy powrot do stanu poczatkowego,
ogniw takich nie mozna natadowac.

Dokonujac porownania réznych ogniw rozwaza si¢ ich pojemnos$¢ elektryczna
(Q w Ah), czyli tadunek jaki przeptynie przez uktad do momentu roztadowania.
Warto$¢ pojemnosci wilasciwej oznacza odniesienie pojemnosci elektrycznej do
jednostki masy lub jednostki objetosci reagentow. Ocenia si¢ takze pojemnosé
energetyczng ukladu (w jednostkach energii Wh) jako rowna iloczynowi pojemnosci
elektrycznej (Q) 1 napiecia ogniwa (U) w warunkach obwodu zamknigtego (przy
przeptywie pradu elektrycznego): 1Wh= 1 Ah-1V. Przez odniesienie pojemnosci
energetycznej do masy lub objetosci reagentdw okresla energie wlasciwa ogniwa.
Ponizej omowione sa najbardziej popularne ogniwa I 1 II rodzaju.

5.1 Ogniwa pierwszego rodzaju nieodwracalne

Mimo wielorakich mozliwos$ci konstrukcji ogniwpierwszego rodzaju (tzw.
pierwotnych) najczgsciej wykorzystywane sa ogniwo cynkowo-manganowe z
elektrolitem chlorkowym i z elektrolitem alkalicznym oraz ogniwa cynk - tlenek
srebra i metal-powietrze oraz ogniwa litowe.

5.1.1. Ogniwo cynkowo-manganowe z elektrolitem chlorkowym.

Od roku 1866 r. znane jest ogniwo Zn-MnQ, z elektrolitem chlorkowym, tzw.
ogniwo Leclanche’ego: [-] Zn | ZnCl,, NH4Cl | MnO,, C [+]
Elektroda ujemna (anoda) jest cynk o pojemnosci wtasciwej 820 Ah/kg a elektroda
dodatnia MnQO, (braunsztyn) z dodatkiem okoto 5-10% sproszkowanego grafitu (dla
zwigkszenia przewodnosci elektrycznej) 1 pretem grafitowym jako kolektorem.
Przestrzenie elektrod oddzielone sa membrang (separatorem) nasycona elektrolitem o
sktadzie: 28% NH4Cl, 16% ZnCl, 1 56% H,0 z dodatkiem skrobi lub metylocelulozy.
Napigcie na zaciskach potogniw przy otwartym obwodzie jest rtowne OCV = 1,5 V.
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W pélogniwie ujemnym i dodatnim podczas roztadowania omawianego ogniwa
Zn-MnO, zachodza odpowiednio nastgpujace podstawowe reakcje:

[-] Zn° — Zn"* + 2¢
[+] 2Mn*"0, + 2H,0 + 2¢” — 2Mn’ OOH + 20H

1 przy glebokim roztadowaniu
2Mn’ OOH+ 2H,0 +2¢ —2Mn* (OH),+ 20H
Reakcj¢ sumaryczna przedstawia rGwnanie:
Zn +2H,0 + 2MnO, — Zn(OH), +2MnOOH
lub Zn +2H,0 + 2MnO; — Zn(OH), +2Mn(OH),

Obecno$¢ licznych ubocznych reakcji chemicznych nie tylko przyczynia si¢ do
spadku napigcia podczas pracy ogniwa ale 1 sprzyja samoroztadowaniu ogniwa.
Sa to reakcje: Mn®" + MnO,+ 20H —=2MnOOH i 2MnOOH = Mn,0; + H,0, jak
roOwniez reakcje tworzenia trudno rozpuszczalnych soli Zn(NHj;),Cl, 1 Zn(OH)CI,
ktore przyspieszaja korozje cynku oraz powoduja zwigkszenie oporu wewngtrznego
ogniwa: Zn*" + 2NH,CI +20H —Zn(NH;),Cl, + 2 H,0,

Zn*" + OH + CI'— Zn(OH)Cl
Procesowi korozji zapobiega si¢ niekiedy przez dodanie niewielkich ilosci soli rteci
(mniej niz 0,0005%) do roztworu elektrolitu.
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Rys. 5.1 Przekroj typowego ogniwa Zn-MnQO, [4].

Ogniwa Zn-MnOQO, sa zwykle dostgpne w postaci baterii ptaskich o napigciu 4,5 V, w
sktad ktorych wchodza trzy szeregowo potaczone ogniwa lub baterii o napigciu 9V,
ztozonych z sze$ciu ogniw. Produkowane sa takze ogniwa Zn-MnO, z elektrolitem
zawierajacym wytacznie, ZnCl,, co pozwala na zmniejszenie blokowania
powierzchni elektrody cynkowej przez osady soli. Ogniwo moze by¢ wigc
roztadowywane w warunkach przeptywu pradu o wigkszym natezeniu, jakkolwiek w
obu przypadkach proces roztadowania ulega zakonczeniu po osiagnigciu napigcia
okoto 0,9 V.
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5.1.2 Ogniwo cynkowo-manganowe z elektrolitem alkalicznym.

Korozja oraz omowy spadek napigcia podczas roztadowania a takze
samoroztadowanie ogniw Zn-MnQO, (OCV = 1,5 V)zostaty w bardzo znacznym
stopniu ograniczone po zastosowaniu elektrolitu alkalicznego, 30% roztworu KOH
lub NaOH.Nawet po czterech latach przechowywania alkaliczne ogniwa Zn-MnO,
zachowuja ponad 80% swojej pierwotnej pojemnosci. Zroédtem energii w przypadku
alkalicznych ogniw cynkowo-manganowych o schemacie:

[-] Zn | KOH, ZnO | MnO,, C [+]
jest sumaryczna reakcja:
Zn + MnO, + H;O0 —2 MnO(OH) + ZnO

Na te reakcje sktadaja sie redukcja MnO; na elektrodzie dodatniej (katodzie) i
utlenianie cynku na elektrodzie ujemnej (anodzie), przy czym powstaje wodorotlenek
cynku ulegajacy przeksztatceniu do ZnO oraz czgSciowo do cynkanu KZn(OH);:

[-] Zn°+2 OH™ — Zn(OH), + 2¢’
+OH ! !
KZH(OH)3—)ZHO + Hzo
[+] 2MnO, + 2H,0 + 2¢” — 2MnOOH + 20H"

W przypadku glebokiego roztadowania zachodzi reakcja:
2MnOOH+ 2H,0 +2¢” —»2Mn(OH),+ 20H

Roztadowywane do napigcia okoto 0,9V ogniwo alkaliczne charakteryzuje sig
wicksza efektywna pojemnoscia w stosunku do ogniw chlorkowych. Zaleta jest tez
obecnos¢ trzech plateau na krzywych roztadowania, odpowiadajacych przebiegowi
procesu redukcji w trzech etapach od Mn(4) do Mn(3), nastgpnie do Mn(2,66) i
wreszcie do Mn(2).

UNV L
MnOz—’MnOLs

1,5

MnO; s—MnOj 33

110 Rt e s e
0.5 MnOj 33 = MnO
1 1 | 1 N
1,8 1,6 1.4 1,2
X w MnQO,

Rys. 5.2. Zmiana napigcia alkalicznego ogniwa Zn MnO, podczas roztadowania [4]
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Istotne jest to, ze istnieje mozliwo$¢ natadowania ogniwa pod warunkiem, ze
redukcja dwutlenku manganu nie przekroczyla poziomu MnO; ;3. Wtedy dostgpne w
handlu alkaliczne ogniwa Zn-MnO, moga by¢ poddane okoto 40 cyklom
roztadowania-tadowania.

5.1.3. Ogniwa cynk-tlenek srebra i metal-powietrze.

Cynk jako elektroda ujemna w roztworze alkalicznym (25-40% roztwor KOH lub
NaOH) wykorzystywany jest tez w ogniwach cynk-tlenek srebra (Zn-Ag,0O) oraz
cynk-powietrze (Zn-0,) odpowiednio o schematach:

[-]Zn, ZnO | KOH | Ag,O0,C [+] 1 [-] Zn | NaOH | O,, C lub Ni [+]
Napigcie obu ogniw przy obwodzie otwartym wynosi OCV = 1,6V.

W pierwszym typie ogniw (Zn-Ag,0), utlenianiu cynku towarzyszy redukcja
Ag,0 1reakcje sumaryczng opisuje rownanie: Zn + Ag,0— ZnO + Ag
Przeznaczone sa one gltownie do zasilania urzadzen z wyswietlaczami LCD (np.
elektronicznych zegarkow), gdzie przeptywaja prady rzedu 3 do 10 pA, ale moga
by¢ wykorzystane rowniez w warunkach przeptywu pradu o natgzeniu
kilkudziesigciu mA. Pojemnos¢ guzikowych ogniw Zn-Ag,O wynosi 40 mAh, co
oznacza okoto 400h pracy przy obciazeniu R = 15 kQ (0,1 mA). Charakterystyczne
jest stabilne napigcie, okoto 1,5 V podczas catego okresu roztadowania

Z kolei sumaryczna reakcj¢ w ogniwach cynk-powietrze opisuje rOwnanie:
27Zn + O,— 27Zn0. Zgodnie z tym rdwnaniem, na uzyskanie 1F (96485 C = 26,8 Ah)
zuzywane jest 5,6 dm’ tlenu, czyli okoto 28 dm’ powietrza. Doplyw powietrza do
materialu elektrody dodatniej (wegiel lub porowaty nikiel z naniesionymi tlenkami
metali przejSciowych, czgsto MnO,) nastgpuje przez teflonowa membrang. Ogniwa
cynk-powietrze dostarczaja energie¢ wlasciwa okoto 200 Wh/kg, przy czym
charakteryzuje je pojemno$é 150 Ah dm” o okoto 30% wigksza pojemnosé
porownaniu z ogniwem Zn-Ag,O i okoto 200% wigksza w poréwnaniu z ogniwem
Zn-MnQO,, przy przeptywie pradu o takim samym nat¢zeniu. Zastosowanie: jako
zrodla energii o pojemnosci od 100 do 2000 Ah, przy przeptywie pradu o stalym
natgzeniu rzedu amperow, kilkakrotnie wigkszym niz w przypadku innych ogniw.
Uzywane sa do zasilania przeno$nych urzadzen telekomunikacyjnych, obwodow
alarmowo-sygnalizacyjnych 1 medycznych (np. aparaty stuchowe), w sygnalizacji
swietlne;j.

5.1.4.0gniwa litowe

Konkurencyjno$¢ pierwotnych ogniw litowych zwiazana jest z ujemnym
potencjalem standardowym litu: -3V wzgledem SEW, przy malej jego masie
molowej litu gwarantujacej duza elektryczna pojemnos¢ witasciwa (3,86 Ah/g) 1
energia wlasciwa ( ponad 11 Wh/g). Do najbardziej popularnych komercyjnych
pierwotnych ogniw litowych naleza ogniwa z anoda litowa 1 ulegajacymi redukcji
zwigzkami interkalacyjnymi (rozdz. 5.5.1) jako katoda, takimi jak tlenki MnQO,,
V,05,Cu0, lub siarczki, FeS, CuS wzglgdnie chromian(VI) potasu, fluorografit (CF),
jako materialem katodowym oraz solami litu (LiClO4, LiAsFs, LiPFs) w
mieszaninach aprotycznych rozpuszczalnikow organicznych takich jak cykliczne
estry (weglany etylenu i propylenu, 1,2-dimetoksyetan), amidy i sulfotlenki.
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W niektérych ogniwach litowych z katoda Pbl, i PbS stosowany jest staty
polimerowy elektrolit. Wymieni¢ tez trzeba ogniwa litowe z ciektymi reagentami
katodowymi (chlorek tionylu SOCI,, chlorek surfurylu SO,Cl,, chlorek fosforylu
POCIl;). Wobec szerokiej gamy napigcia roztadowania (rys. 5.3) i duzej pojemnosci
energetycznej coraz czgs$ciej ogniwa litowe zastepuja konwencjonalne ogniwa z
wodnym elektrolitem w aparatach stuchowych, laptopach, zegarkach, w przeno$nych
telefonach itd.

35
\ \ Li/SOCI,
3.0 ¥ N\ LWEOS
_____ . LiMnO,

Li/Ag,CrO,

-
S
g Li/CuS
o 20t .
= Li{CF)
S \/ch:uo "
I N~ LU(Cu},O(PO),
\Lin:esz
1.0
! R | i i
25 50 75 100

% wyladowania

Rys. 5.3 Typowe krzywe roztadowania pierwotnych ogniw litowych [6]

Dla rozrusznikoéw serca szczegdlnie przydatne okazaly si¢ ogniwa z katoda CuS
lub AgCrO4 wzglednie V,05 bowiem na krzywych roztadowania wystepuja dwa
plateau. Mimo spadku napigcia po zakonczeniu pierwszego etapu, sygnalizujacego
konieczno$¢ wymiany baterii, ogniwo moze jeszcze jaki$§ czas pracowac. Na uwage
zashuguje tez uktad Li-CuO, charakteryzujacy ponad 2-3 razy wigksza pojemnoscia w
stosunku do pojemnosci alkalicznego ogniwa Zn-MnO,. Z kolei najnizszy jest koszt
wytwarzania ogniw litowych z katoda z MnO,. OCV ogniwa Li-MnO, wynosi 3,5V,
a podczas pracy okoto 3V. Produkowane sa ogniwa litowe o r6znych rozmiarach,
ptaskie (F-flat) - guzikowe i w postaci cienkiej monety oraz cylindryczne (R-round) .

obudowa, biegun (-}

anoda (Li) biegun (-)
uszczelka

separalor
+ elektrolit

katoda ( MnO,) biegun (+)
obudowa, biegun (+)

Rys 5.4. Przekrdj baterii guzikowej Li-MnO, [4].

107



Mechanizm reakcji zachodzacych podczas roztadowania w ogniwach litowych
zawierajacych interkalacyjne elektrody dodatnie (np.MnO,) omoéwiony jest ponizej,
w rozdz.5.2. Istotne jest to, ze reakcje samo-roztadowania sa w ogniwach litowych
praktycznie do zaniedbania 1 stad moga by¢ one przechowywane bez zmian przez 5
do 10 lat, a nawet dluzej. Tymczasem maksymalny okres przechowywania ogniw
Zn-Ag to okoto 1,5 roku.

5.2 Ogniwa odwracalne

5.2.1. Ogniwa litowe-

Przetomem w rozwoju ogniw litowych byto stwierdzenie, ze anodg litowa mozna
cyklicznie roztadowywac 1 tadowa¢ pod warunkiem zastosowania takiego roztworu,
ktory sprzyja powstawaniu warstewki pasywnej na powierzchni elektrody ujemne;j
bedacej przewodnikiem dla kationow litowych. Stato si¢ to np. mozliwe po
zastosowaniu roztworu LiAsF6 w 2-metylotetrahydrofuranie lub LiClIO, w
mieszaninie dimetoksyetanu (DME) 1 weglanu propylenu (PC). Okazato si¢ tez, ze w
warstwowgq strukture szeregu zwiazkow metali przejsciowych, jak rowniez grafitu
mozna nie tylko wprowadza¢ jony litu (proces interkalacji) ale takze nastepnie je
odzyskiwa¢ (proces deinterkalacji) bez znaczacej modyfikacji  struktury
interkalowanego zwiazku.

Obecnie produkowana jest cala gama ogniw litowych, w ktorych elektroda
yjemng (anodq) jest lit metaliczny a zwiazek metalu przejsciowego zdolny do
interkalacji jonow litu (M,”X,” lub Li,[M,"Y" X, )peni role elektrody
dodatniej(katody). Najpowszechniej stosowane sa takie zwiazki jak MnO,, TiS,,
V¢0,3 LiMnO,, LiCoO,, LiNiO, i1 LiV;0g oraz grafit, ktére maja z jednej strony
kontakt z siatka niklowa lub platynowa posredniczaca w doprowadzeniu lub
odprowadzeniu elektronéw, a z drugiej umieszczone sa w roztworze elektrolitu
zawierajacym sOl metalu alkalicznego w niewodnym rozpuszczalniku.

Warto$¢ potencjalu pdtogniw interkalacyjnych z niewodnym roztworem soli litu
wzgledem potogniwa litowego ilustruje rys. 5.5.

A As

ILi\ COO: : ) Ll\ ano-‘
> 44 T vo i, NiO, spinel 14
- 1, VU5
b2 .
:1 3..1 Li, V,O, :[Lik Mnod 3
. ILi‘ TiS,
wl
1 ..2
LZ ? lLi\ MnO,
11 lle WO, I |,
Li Al
0" — s i, wegie --0
Li metal Li, grafit

Rys 5.5. Potencjaly potogniw ze zwiazkami zdolnymi do interkalacji litu jako materiatem elektrody
w aprotycznym roztworze soli litu, mierzone wzglgdem potencjatu elektrody litowej [6].
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Podczas roztadowania odwracalnych ogniw litowych o ogélnym schemacie:
[-Ni,Li|IMLiCIO4,PC+DME|Li,[M,"™ X *'],Ni [+]

na elektrodzie ujemnej jony litu przechodza do roztworu, a podczas tadowania
nast¢puje osadzanie litu na elektrodzie:

tadowanie

elektroda [-] xLi § xLi'+xe

roztadowanie
Z kolei w elektrodzie dodatniej podczas roztadowania ma miejsce elektroredukcja
kationbw metalu przejsSciowego przy jednoczesnym wprowadzeniu rOwnowaznej
ilosci kationow litu w przestrzenie migdzywarstwowe i/lub luki sieci krystalicznej

tworzacego ja zwiazku. Natomiast w trakcie fadowania nastepuje elektroutlenianie
metalu przej$ciowego 1 kationy litu przechodza ponownie do roztworu.

tadowanie, deinterkalacja
xLi'+xes +M, X, 5 LiM,""X}]
roztadowanie, interkalacja
elektroda [+] 1/lub

tadowanie, deinterkalacja
AX Li"+Ax e~+Li [M, "V X, 1S Ligs o My “ X,

roztadowanie, interkalacja
W kazdym z procesow, elektrochemicznej interkalacji 1 deinterkalacji, reakc;ji
przeniesienia tadunku na granicy faz elektroda/roztwér elektrolitu towarzyszy
transport elektronow i jonow Li" w fazie stalej (w glab fazy przy interkalacji za§ w
kierunku odwrotnym w trakcie deinterkalacji), a ponadto transport jonéw Li" w
roztworze elektrolitu w porach elektrody oraz w przestrzeni pomigdzy elektroda

dodatnig 1 ujemna. Stopien interkalacji (x) odzwierciedla aktualng liczbg moli jonow
Li" w1l molu zwiazku stanowiacego gabke litowa.

Sumaryczna reakcje w ogniwie litowym opisuja rownania:

tadowanie, deinterkalacja
xLi+ M, X, 5 Li,[M,""X "]
XLi + Liy,[M,"" X1 5 Lig s M," "XV

roztadowanie, interkalacja

Na rys.5.6 zilustrowana jest zasada dzialania ogniwa litowego podczas roztadowania.
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Rys.5.6. Ogniwo litowe z elektroda interkalacyjna podczas roztadowania.

Na $wiecie produkowane sa obecnie powszechnie ogniwa litowe w szczegdlnosci
jako zrodto zasilania urzadzen elektronicznych, ale tez samochodow elektrycznych
(Nissan) 1 hybrydowych (Honda). Do zasilania pojazdéw elektrycznych stosowane sa
baterie ogniw litowych o wadze okoto 15kg, pojemnosci 120 Ah i napigciu 20V.
Zestaw 16 takich baterii ma moc 320W/kg 1 pozwala na uzyskanie zasiggu okoto 300
km miedzy kolejnym tadowaniem. Jednak niektére ogniwa litowe, np. ogniwo lit-
dwutlenek manganu Li-MnO, (3V, energia wtasciwa 140 Wh/kg i 270 Wh dm>,
pojemnos¢ 0,8 do 0,17 Ah/g) pracuja odwracalnie pod warunkiem wykorzystania
tylko pewnej czg$ci ich pojemnosci podczas rozladowania. Przyczyna takiego
ograniczenia sa zmiany strukturalne wystgpujace w MnO, przy stopniu interkalacji
jonami litu wigkszym niz x = 0,4. Sumaryczna reakcj¢ w tego typu ogniwie opisuje
rownanie: Li + MnO, 5 Li"Mn0,.

Przez kombinacjg elektrod interkalacyjnych rézniacych si¢ zakresem potencjatow
reakcji red-oks tworzone sa ogniwa okreslane mianem litowo-jonowych (,,Li-ion",
"rocking chair") o napieciu okoto 3,6 V w warunkach obwodu otwartego.
W ogniwach tego typu kationy litu przenoszone sa wahadlowo pomigdzy faza stata
elektrody dodatniej i ujemnej. Wprowadzenie jonow Li' do materiatu ujemne;
elektrody interkalacyjnej 1 ich ponowne przej$cie do roztworu nastgpuje kolejno
podczas tadowania i roztadowania ogniwa. Jako material dla elektrody ujemne;j
zastosowanie znalazt grafit, ktory w swoja struktur¢ warstwowa moze interkalowa¢ do
1 mola jonow litu na kazde 6 moli wegla 1 zatem charakteryzuje si¢ pojemno$cia
0,372 Ah/g. Reakcje redukcji i utleniania grafitu polaczonych z interkalacja 1
deinterkalacja jonow litu opisuje rownanie:

roztadowanie, deinterkalacja

xLi+6C+xe S Li,Cq:
tadowanie, interkalacja
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Akumulatory Li-ion, w przeciwienstwie do omawianych ponizej akumulatoréw
Ni-Cd czy Ni-MH, powinny by¢ tadowane czgsto 1 jak najszybciej po roztadowaniu.
Wiadomo, ze przed dtuzsza przerwa w uzytkowaniu powinny zosta¢ roztadowane do
okoto 40%, co wydtuza ich zywotnos$¢. Baterie litowo-jonowe tadowane sa zwykle
do napigcia 4,20 V, przy przeptywie pradu o stalym natgzeniu o warto$ci
odpowiedniej dla danego ogniwa. Niekiedy sa dalej tadowane przy statym napigciu
4,2 V do momentu, kiedy natezenie pradu spadnie do zera, lub do zalozonego utamka
wartosci (np. 20%) pradu ptynacego w pierwszym etapie. Waznym jest, aby nie
roztadowac¢ ogniwa Li-ion do napigcia nizszego niz 2,8 V.

Tak jak w innych typach ogniw miniaturyzacj¢ ogniw litowych osiaga si¢ przez
zastosowanie statego elektrolitu polimerowego (np. politlenek etylenu z wbudowanymi
jonami litu), stuzacego jednoczesnie jako separator.

5.2.2. Akumulator olowiowy z kwasnym elektrolitem.

Do zasilania szeregu urzadzen niezbedne sa zrodia energii zarowno o duze;j
trwalo$ci (czasie zycia), jak 1 o duzej mocy. Warunki te speilnia akumulator olowiowy
z kwasnym elektrolitem, oraz akumulator niklowo-kadmowy z elektrolitem
alkalicznym. Akumulator otowiowy wynaleziony w 1859 r. przez G.Plante’go, mimo
pewnych wad (duzy cigzar, toksyczno$¢) w dalszym ciagu znajduje szerokie
zastosowanie jako zrédto energii w narzedziach elektrycznych, w rozmaitych
pojazdach i innych bezprzewodowych urzadzeniach.

plyta FhO,
separator
plyta Pl

Rys 5.7. Akumulator otowiowy stosowany w samochodach

Elektroda ujemna w ogniwie (akumulatorze) olowiowym jest metaliczny otow, a
dodatnig otow pokryty tlenkiem otowiu IV (PbOz):

[-] Pb | H;S04(40%) | PbO, , Pb [+]

Elektrolitem jest 36-40% roztwor kwasu siarkowego(VI): Przestrzenie anody 1 katody
oddzielone sa porowata przegroda (czegsto w formie kieszeni) z porowatego chlorku
winylu lub polietylenu, co zabezpiecza przed ewentualnym zwarciem, przeciwdziata
powstawaniu dendrytéw w cyklach roztadowania-tadowania oraz mechanicznie
utrzymuje maseg aktywna elektrod.
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Réznica miedzy potencjatami elektrod Pb 1 PbO, w st¢zonym kwasie siarkowym,
mierzona w warunkach obwodu otwartego jest bliska 2,1 V.

Vv

E, _=-0, 377\/%-— OCV=2.0 7V_'@Er+ =+1,695V

Rys. 5.8. Napigcie akumulatora olowiowego 1 potencjaty elektrod Pb i PbO,
w st¢zonym kwasie siarkowym przy obwodzie otwartym.

Dla zastosowan praktycznych taczy si¢ szeregowo kilka ogniw otowiowych w ilosci
zaleznej od pozadanego napigcia wyjsciowego. Do roztworu elektrolitu w takim
przypadku wprowadza si¢ dwa zespoly plyt, z czego w jednym zespole znajduja si¢
plyty PbO, naniesione na Pb petniace role bieguna dodatniego, a drugi sktada si¢ z ptyt
Pb (biegun ujemny). Ptyty dodatnie umieszczane sa pomiedzy ptytami ujemnymi, przy
czym zawsze oddziela si¢ je separatorem.

Reakcje elektrodowe i1 tym samym sumaryczna reakcja ogniwa podczas
roztladowania (pracy) i1 podczas tadowania przebiegaja odwracalnie, co opisuja
roOwnania:

elektroda [-] elektroda [+]
Pb° + H,SO,4 Pb™0, + H,SO, +2H" + 2¢
roztadowanie 11 tfadowanie roztadowanie 11 tadowanie
Pb?SO;™ +2H" +2¢ Pb? SO~ +2H,0
fadowanie
reakcja sumaryczna:  Pb + PbO, + 2H,SO4 5 2PbSO, +2H,0
roztadowanie

Jak wida¢ z powyzszych rownan, podczas roztadowania akumulatora na kazdy
1F (Faraday) ptynacego tadunku elektrycznego ubywa z elektrolitu 1 mol kwasu
siarkowego (V1) 1 powstaje 1 mol wody oraz 1 mol PbSO,4. W konsekwencji sktad i
gestos¢ roztworu kwasu zmienia sie z 40% wagowych (d = 1,3 kg dm™) przy pelnym
natadowaniu (2,1 V) do 16% (d =1,1 kg dm™) w akumulatorze roztadowanym
(1,98V). Zmiana ggstosci elektrolitu wykorzystywana jest do oszacowania stopnia
rozladowania (np. przy zastosowaniu areometru. Nie nalezy dopuszcza¢ do
glebokiego roztadowania akumulatora otowiowego, poniewaz warstewka trudno
rozpuszczalnego PbSO, o znacznej grubosci na obu elektrodach moze spowodowac
drastyczny wzrost oporu wewngtrznego oraz zmniejszenie pojemnosci ogniwa w
stosunku do pojemnosci teoretyczne;.
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Podczas tadowania akumulatora zachodzi proces odwrotny, otdw ponownie
tworzy si¢ na ptycie ujemnej a PbO, na plycie dodatniej. Trzeba pamigtal, ze
wydajnos¢ cykli roztadowania-tadowania dla kazdego akumulatora zalezna jest w
znacznym stopniu od szybkos$ci obu procesoOw. Typowe roztadowanie podczas startu
samochodu nastgpuje przy natgzeniu I = C/5, gdzie C oznacza pojemnosé
akumulatora. Np. gdy pojemnos$¢ akumulatora wynosi 45Ah, to C/5= 9A. Natomiast
baterie zasilajace pojazdy elektryczne roztadowywane sa przy I = C.

Krzywe roztadowania 1 tadowania akumulatora kwasowo-otowiowego ilustruje
rys. 5.9. Jak wida¢ zaleta akumulatora kwasowo-otowiowego jest wzglednie state
napigcie w trakcie jego pracy.

U [V]A_ "4-
rd
2,2 : 2 -_—4¢¢
="
2,0 ~~——
1,8
] I I I
7007

% pojemnosci
Rys. 5.9. Zmiana napigcia akumulatora kwasowo-olowiowego
podczas roztadowania i tadowania przy [=C/20 [4]

Spadek napigcia akumulatora, tak jak kazdego ogniwa, podczas roztadowania
przy przeptywie pradu o okreslonej gestosci jest warunkowany przez spadek omowy
na oporze wewngtrznym (mg) oraz ograniczenia kinetyczne wystgpujace na obu

elektrodach, a w tym przede wszystkim zwiazane z przeniesieniem tadunku (ng,_¢)
przez granice faz elektroda/elektrolit 1 z transportem reagentow(ny). Mozliwy jest

takze udzial zmiany bariery energetycznej w reakcji chemicznej sprzgzonej z reakcja
przeniesieniem tadunku (7, ), badz zwigzanej ze zmiang struktury krystalograficznej
(rozdz.3.8, rys.3.22). Réznica potencjaléw elektrody dodatniej 1 ujemnej akumulatora
przy danej gegstosci pradu (j) sukcesywnie maleje w stosunku do OCV
w miar¢ wzrostu wszystkich spadkéw napigcia spowodowanych oporem
wewnetrznym, wzrostem energii aktywacji w etapie przeniesienia tadunku i zmian
stezenia reagentow w zwiazku z ograniczeniem dyfuzyjnym:

E,j —E_; =0CV - (‘n+(kin)‘ + ‘n—(kin)‘ +MNq)
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Odwrotna sytuacja ma miejsce podczas tadowania ogniwa (akumulatora), kiedy
to tak jak w procesach elektrolizy przytozone z zewnatrz pole elektryczne o napigciu
wickszym od OCV o warto$¢ sumy wszystkich nadpotencjatlow wystepujacych w
ukladzie wymusza przebieg reakcji odwrotnych do tych, ktére zachodza podczas
wyltadowania ogniwa.( rozdz. 4.1 rys. 4.5a 1 4.5b) Elektrony dostarczane do elektrody
ujemnej wymuszaja przebieg procesu redukcji (katodowego), a niedobor elektronow
w elektrodzie dodatniej wymusza przebieg procesu utleniania (anodowego).

Szczesliwie suma nadpotencjatu wydzielania wodoru 1 wydzielania tlenu jest
rowna 2,2 V. Dzigki temu w akumulatorze otlowiowym nie zachodzi rozktad wody.
Wodor na katodzie 1 tlen na anodzie moze si¢ jednak wydziela¢ w przypadku
przetadowania akumulatora w szczegdlnosci wtedy, kiedy plyty otowiowe zawieraja
nawet niewielkie ilosci As, Co, Mn, Fe, Ni lub Pt. Na obnizenie nadpotencjatu
wydzielania wodoru wptywa takze obecno$¢ Sb dodawanego do materiatu elektrod w
ilosci 1-5% dla poprawienia mechanicznych wtasciwosci elektrod. Korzystne okazato
si¢ zastgpienie antymonu przez selen, wapn, stront, cyn¢ aluminium lub srebro.
Dzigki temu uzyskano tzw. akumulatory bezobstugowe.

Baterie akumulatorowe charakteryzuje moc witasciwa okoto 1000W/kg 1
pojemnos¢ energetyczna (energia whasciwa) okoto 20-35 Whikg (50-90 Wh dm™) w
1000 - 1500 cyklach rozladowania-tadowania przy przeptywie pradu
I, = 50+200 mA do maksymalnie I, = 3+8 A. Na przyklad akumulator
samochodowy o pojemnosci 45 Ah magazynuje energi¢ rzedu 540 Wh, a baterie
akumulatorow w todziach podwodnych posiadaja pojemnos$¢ energetyczna okoto
3 MWh, ale tez waza okoto 300 ton. Ford, Mazda 1 Toyota zastosowali akumulatory
otowiowe do napedzania samochodéw osobowych — s$redni zasigg 100 km bez
tadowania baterii, jakkolwiek o masie 400 kg. Takze drezyny wazace okoto 200 ton
jadace z szybkoscia do 100 km/h na trasie okoto 300 km zasilane sa akumulatorami
kwasowo-otowiowymi o energii 600-700 kWh. Akumulatory olowiowe moga by¢
stosowane w zakresie temperatur od -40°C do 60°C, jakkolwiek np. w temperaturze -
20°C mozna wykorzystaé¢ juz tylko 60% ich pojemnosci. W handlu znajduja sie tez
akumulatory typu VRLA (valve regulated lead-acid bartery) z -elektrolitem
unieruchomionym w postaci zelu.

3
Problem 1: Zaktadajac, ze elektrolitem jest 1 dm kwasu siarkowego(VI) o stezeniu

40 % wagowych (o gestosci 1,30 g/cm3) 1 w trakcie roztadowania nie zmienia si¢
jego objgtos¢ obliczamy koncowe stezenie kwasu siarkowego(VI) po roztadowaniu
akumulatora o pojemnosci 40 Ah. Ladunek 1 mola elektronéw to 1F = 9,65 10" C.
Rozwiqzanie: Przed rozpoczeciem roztadowania 1 dm’ 40 % kwasu siarkowego wazy
1300 g i zawiera 0,4-1300 =520 g czystego kwasu siarkowego(VI) czyli 520g/98g =
5,3 moli H,SO40raz 1300g — 520g = 780 g H,O = 43,33 moli H,O0.

Stwierdzamy, Ze steienie molowe H,SO, w akumulatorze przed rozltadowaniem
wynosi 5,3 mol dm”.
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Jezeli przez akumulator przeplynat tadunek 40 Ah = 40 x 3600 As= =1,44 10° C
(kulomboéw) to znaczy, ze liczba moli elektronow ktore przeplynelty przez uktad
wyniosta n. =1,44 10° /9,65 10* C mol”’ = 1,5 mol (przeptynat tadunek 1,5 F
(faradaya). Poniewaz podczas roztadowania akumulatora, zgodnie z sumarycznym
réwnaniem reakcji, na kazdy 1 faraday plynacej elektrycznosci ubywa z elektrolitu
1 mol kwasu siarkowego (VI) i powstaje 1 mol wody to zatem przy przeplywie
tadunku 1,5 F ubywa z elektrolitu 1,5 mola kwasu siarkowego (VI) 1 powstaje 1,5
mola wody. Po takim rozladowaniu w 1 dm” roztworu kwasu mamy
5,3-1,5 =3,8 moli = 372,4 g czystego kwasu oraz 43,33 + 1,5 = 44,83 moli H,0 =
807 g H,O0.

Steienie molowe H>SO,; w akumulatorze po rozpatrywanym rozladowaniu wynosi
3,8 mol dm™. Zauwazamy, ze zmalata gesto$é elektrolitu.

Problem 2. Z utylizacja zuzytych akumulatorow zwiazane jest niebezpieczenstwo
przedostania si¢ do srodowiska toksycznych zwiazkow olowiu. Powstaje pytanie ile
razy bedzie przekroczona dopuszczalna zawartos¢ olowiu, jezeli PbSO4 z

akumulatora przedostanie si¢ do zbiornika wodnego, gdzie ulegnie cz¢$ciowemu
rozpuszczeniu tworzac roztwor nasycony.

Rozwiqzanie: Z. iloczynu rozpuszczalnosci tatwo mozna uzyskac¢ informacj¢ o stezeniu
molowym soli trudno rozpuszczalnej w roztworze nasyconym (cy )

A% vV_
ct ¢

H<

v
Z Z_ C C C C
K — K“+ . A — :(V . L)V+‘(V_‘ L)V_: L'(V V+-V V_)
L.c o ) T e ) ) T

C C C C C

W przypadku PbSO, v, =11 v_=1 i v=2, iloczyn rozpuszczalnosci wynosi

)

C _
Kpcmso, = (o) =1,6-107°

4

C
C
Zatem: —PbSO4 Ky ¢
c® ’

Zakladajac rozpuszczenie PbSO4 z akumulatora w takiej ilo$ci, ze powstal roztwor

nasycony, stezenie tego zwiazku w wodzie wyniesie:

cphsos = (1,6)-1078 ¢® =1,26 .10 *moldm ™ = 0,038 gdm™
Dopuszczalne stezenie jonow Pb”>" w wodzie pitnej wynosi 0,05 - 1073 gdm_3 , A WIgC

nastapito by przekroczenie st¢zenia (38- 107 gdm_3 )/ (0,05- 1073 gdm_3 ) =76 razy
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5.2.3. Akumulatory wodorotlenkowe niklowo-kadmowe, zelazowo- niklowe i
srebrowo-zelazowe.

Akumulator wodorotlenkowy Ni-Cd o schemacie:

[-] Cd | KOH (6M) | NiO(OH) [+]
zostal opracowany przez W. Jungera (1899) 1 znajduje zastosowanie w awaryjnym
o$wietleniu, przy rozruchu silnikéw, w golarkach, komdrkach, laptopach,
przenosnych telewizorach, w satelitach, samolotach. Prowadzone sa tez prace
zmierzajace do konstrukcji samochodu o napedzie hybrydowym. Zaleta jest energia
whasciwa 20-50 Wh/kg (40-110 Wh dem™), mozliwosé pracy w zakresie temperatur -
40°C do 60°C oraz uzyskiwania wysokiego natezenia pradu, co jest wazne przy
uruchamianiu silnikow. Role elektrody ujemnej w tego typu akumulatorze peini
mieszanina Cd 1 Fe (20%) z domieszka Ni 1 grafitu a elektrod¢ dodatnia stanowi
mieszanina Ni(OH)» 1 NiOOH). Elektrolitem jest najczgsciej roztwoér 6M KOH lub

NaOH, wzglednie ich mieszanina. Wada jest mozliwo$¢ zanieczyszczenia uktadu
przez weglany. Schemat budowy wodorotlenkowego akumulatora Ni-Cd pokazuje
rys. 5.10.

biegun dodatni

i
o
d i
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i

Rys. 5.10. Przekroj cylindrycznego wodorotlenkowego akumulatora Ni-Cd [6]

Reakcje elektrodowe i reakcja ogniwa Ni-Cd podczas roztadowania (pracy) i
podczas fadowania przebiegaja odwracalnie, co opisuja rownania:

elektroda [-] elektroda [+]

Cd°+20H" 2B-Ni*"O(OH) + 4 HyO+ 2¢
roztadowanie T fadowanie roztadowanie T fadowanie

Cd* (OH), + 2¢ 2Ni*'(OH), -H,0 +20H"

reakcja sumaryczna:
tadowanie

Cd + 2B -NiO(OH) + 4H,0 S Cd(OH), + 2Ni(OH),- H,0

roztadowanie
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Jak wida¢, elektrolit nie bierze udziatu w reakcji sumarycznej, dzigki czemu nie
obserwuje si¢ wickszych zmian oporu wewngtrznego ogniwa w czasie jego pracy.
Tym samym jednak trudno jest oceni¢ stopien roztadowania akumulatora Ni-Cd.

Roéznica miedzy potencjatami elektrody Cd (E° =-0,815V) i NiOOH/Ni(OH),

(E°=0,5V), znajdujacymi sie w roztworze 6M KOH, w warunkach obwodu
otwartego wynosi okoto 1,3 V a podczas roztadowania 1,25 V. Napigcie naladowanego
ogniwa moze by¢ nieco wyzsze ze wzgledu na obecnos¢ tlenku niklu (IV). Po pewnym
czasie ulega on przemianie do NiO(OH), co taczy si¢ z wydzielaniem tlenu.

Przy korzystaniu z ogniwa Ni-Cd istotne jest prowadzenie calkowitego
roztadowania 1 calkowitego tadowania. Pozwala to na unikniecie zmniejszania si¢
pojemnosci ogniwa wskutek wytracania trudno rozpuszczalnych zwiazkow Cd(I1)
oraz przeksztatcenia wodorotlenku B -Ni**O(OH) w odmiane o -Ni*"O(OH).

Zabezpieczenie przed negatywnymi skutkami zbyt glebokiego natadowania
uzyskiwane jest przez wprowadzenie okreslonego nadmiaru wodorotlenku kadmu do
materialu elektrody ujemnej. Po pelnym natadowaniu elektrody dodatniej wciaz
jeszcze na elektrodzie ujemnej zachodzi redukcja jonéw kadmu i1 tym samym nie
wydziela si¢ wodor. Tlen tworzacy si¢ przy elektrodzie dodatniej w wyniku
utleniania jonodw hydroksylowych dochodzac do elektrody ujemnej utlenia Cd do
Cd(OH),, a ten jeszcze a trakcie tadowania ulega redukcji do Cd:

2Cd + 0, +2 H,0 — 2Cd (OH),

2Cd (OH),+4¢ —> 2Cd +20H™

Takiego typu rozwiazanie stosowane jest w tak zwanych szczelnych akumulatorach
Ni-Cd, o roznych ksztattach: guzika, prostopadtoscianu (pryzmatyczne) i cylindra.
Wykonywana jest tez wersja tzw. akumulatorow wentylowanych, w ktorych po
catkowitej regeneracji materialu elektrod zachodzi elektroliza wody 1 zatem istnieje
konieczno$¢ usuwania gazéw przez wentyl. Akumulatory te cechuje wysoka
odporno$¢ na ladowanie 1 roztadowanie w kilku tysiacach cykli. W przypadku
szczelnych ogniw Ni-Cd mozna uzyska¢ okoto tysiaca cykli.

Do niezaprzeczalnych zalet akumulatorow Ni-Cd nalezy wysoka warto$¢
natgzenia pradu przy ktorym moga by¢ roztadowywane, duza liczba cykli
roztladowania-tadowania, odporno$¢ na przetadowanie i niskie samoroztadowanie,
stabilne napigcie podczas roztadowania. Wada sa koszty surowca i produkcji oraz
toksyczno$¢ kadmu. Z tego powodu akumulatory Ni-Cd coraz czgsciej zastgpowane
ogniwami z anoda z wodorku metali lub ogniwami litowymi.
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Produkowane sa ponadto akumulatory Zelazowo-niklowe opracowane przez
Edisona (1901), z anoda zelazowa (zamiast kadmu) 1 katoda niklowa
(Ni(OH)2/NiOOH) o schemacie:

[-] Fe | KOH (6M) | NiO(OH) [+]
Napiecie tego ogniwa w warunkach obwodu otwartego wynosi okoto 1,4V a
podstawowa reakcje sumaryczng opisuje rOwnanie:

fadowanie
Fe +2B-NiO(OH) + 4H,0 S Fe(OH),+ 2Ni(OH),- H,O
roztadowanie

W ukladzie Fe-Ni, jak stwierdzono, tworzy si¢ tez mieszanina tlenkow zelaza (II) 1
(III). Przy uwzglednieniu tego faktu sumaryczne reakcje roztadowania i tadowania
akumulatora maja postac:
tadowanie
3Fe + 8B -NiO(OH) + 6H,O 5 Fe;04+ 8Ni(OH),-H,O

roztadowanie

Z ogniw Fe-N1 mozna korzysta¢ przy przeplywie pradu o mniejszym natg¢zeniu niz z
ogniw Ni-Cd, nizsza jest tez sprawnos¢ tadowania 1 wigkszy spadek pojemnosci przy
niskich temperaturach. Jednak ogniwa Fe-Ni stanowia mniejsze zagrozenie dla
srodowiska, a czerpana z nich energia jest tansza niz z uktadu Ni-Cd, jakkolwiek
drozsza niz z kwasowego akumulatora otowianego. Akumulatory Fe-Ni
przeznaczone sa do pracy w zakresie temperatur od -10°C do 45°C.

Wyzsze napigcie (1,7V) 1 wigksza energia whasciwa (50-60 Wh/kg 1 80-120 Wh
dm™) charakteryzuje wodorotlenkowe akumulatory cynkowo-niklowe:
[-] Zn | KOH (6M) | NiO(OH) [+]

Reakcje w tego typu akumulatorze podczas roztadowania (pracy) 1 podczas

tadowania opisuja rownania:
tadowanie

Zn +2B-NiO(OH) + 4H,0 S Zn(OH),+ 2Ni(OH),-H,O

roztadowanie

Ze wzgledu na koszty ograniczone jest zastosowanie wodorotlenkowych ogniw
cynkowo srebrowych, kadmowo-srebrowych i Zelazowo- srebrowych:

[-] Zn | KOH (6M) | AgO,Ag [+] (OCV =1,9V) o energii wtasciwej 105 Wh/kg 1
180 Wh dm™ dla zakresu temperatur od -20°C do 60°C

[-] Cd | KOH (6M) | AgO,Ag [+] (OCV =1,4V)
o energii wlasciwej 70 Wh/kg i 120 Wh dm™ dla zakresu temperatur od -25° do 70°C

[-] Fe | KOH (6M) | AgO,Ag [+] (OCV =1,5V)

W tym ostatnim przypadku energia 110 Wh/kg uzyskiwana jest z reakcji:
2Fe+ 2AgO +2H,0 S Fe(OH),+ 2Ag
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5.2.4 Akumulatory niklowo-wodorkowe.

Po odkryciu, ze stopy LaNis Ti-Fe Zr-Ni, Zr,Pd, Ti-Zr-Ni-Fe-(M) np.
Ti0,987r0,02V0,43Fe0,9Cr0,5Mn1,5; Ti0,51Zr0,49V0,76FeNil,18Cr0,21;
La0,8Nd0,2Ni2,5C02,4S10,1 w uktadach elektrochemicznych charakteryzuja sig
wlasciwoscia odwracalnej sorpcji wodoru 1 tworzenia wodorkow (MH), a
mianowicie: LaNiSH6, ZrNiH3, Zr,PdH, ZrV,Hss, ZrCr,Hs,; TiFeH2, TiNiH,,
nastapit szybki rozwoj ogniw okreslonych mianem wodorkowych (1970-1980) o
schemacie:

[-] M,MH|KOH (6 — 8 M)[NiOOH, Ni(OH), Ni [+]

Jako elektrode dodatnia w ogniwach wodorkowych zastosowano elektrode niklowa
(Ni(OH) /NiOOH). Takze pozostate surowce jak 1 technologia stosowana w

produkcji akumulatoréw Ni-MH sa podobne jak w przypadku akumulatorow typu Ni-
Cd. Podobny jest tez roztwor elektrolitu - wodny roztwor KOH o stezeniu 6-8 M, z
domieszka LiOH o stezeniu 0,5-2 M. Napigcie w warunkach obwodu otwartego

ogniw typu Ni-MH jest rowne okoto 1,32 V (Exyy/m = - 0,828V, E?\Ii(OH)z /NiO(OH)

=+0,490V), a srednie napigcie pracy wynosi 1,25V.

Reakcje elektrodowe i reakcje¢ sumaryczna w ogniwie typu Ni-MH w procesie
roztadowania (pracy) 1 tadowania przedstawiaja nastgpujace rOwnania:

tadowanie
[ elektroda — ] MH+OH S M+H,0+¢

roztadowanie

tadowanie
[elektroda +] NiOOH + H20 + ¢ 5 Ni(OH), + OH

roztadowanie
reakcja sumaryczna:
tadowanie
NiOOH + MH S Ni(OH), + M

roztadowanie

Podczas tadowania ogniwa, w reakcji redukcji przebiegajacej w stopie
peliacym rolg elektrody ujemnej tworzy si¢ wodorek metalu (MH) a na elektrodzie
dodatniej Ni(OH), ulega utlenieniu do NiOOH. Przy roztadowaniu ogniwa zachodza

reakcje w kierunku odwrotnym. Wodoér ulega desorpcji i utlenia si¢ do protonow
wiazanych przez jony hydroksylowe w wodg, a NiIOOH redukuje si¢ do Ni(OH), W

sumarycznej reakcji tadowania-roztadowania ogniwa nast¢puje przeniesienie wodoru
migdzy fazami statymi elektrody ujemnej 1 dodatniej. Zgodnie z rownaniem reakcji
sumarycznej, stezenie roztworu elektrolitu w ogniwie Ni-MH nie ulega zmianie.
Istotna zaleta ogniw Ni-MH jest dwukrotnie wigksza energia wiasciwa (75 Wh/kg 1
240 Wh dm™) w stosunku do akumulatoréw Ni-Cd.
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Ponadto maty opor wewnetrzny pozwala na przeptyw pradu o duzej ggstosci
podczas roztadowania. Zaleta jest tez duza tolerancja w przypadku przetadowania lub
glebokiego roztadowania. Wynika to stad, ze tak jak w szczelnie zamknigtym
ogniwie Ni-Cd, tak i w ogniwach Ni-MH stosowana jest znacznie wigksza pojemnos¢
elektrody wodorkowej (ujemnej) w stosunku do pojemnosci elektrody dodatniej
(niklowej). Tlen wydzielajacy sig elektrodzie dodatniej po dojsciu przez separator do
elektrody wodorkowej ulega rekombinacji do wody. Wada jest znacznie wigkszy
spadek pojemnosci akumulatoréw Ni-MH w niskich temperaturach oraz szybsze
samoroztadowanie niz w przypadku akumulatorow Ni-Cd. Totez te ostatnie wciaz
stosowane sa w lotnictwie 1 w urzadzeniach wojskowych.

5.2.5. Ogniwa paliwowe (ogniwa tworzenia).

W ogniwach paliwowe nast¢puje zamiana energii utleniania (spalania) paliw
konwencjonalnych (wodor, alkohol, weglowodory gaz ziemny, amoniak, hydrazyna)
na energi¢ elektryczna.

Teoretyczny stopien konwersji energii chemicznej w elektryczna w ogniwach
paliwowych (n; ), okreslony przez stosunek uzyskiwanej pracy elektrycznej (w.) do
entalpii reakcji przy p = const:

w. AG TAS
Ng=——="——-=1-—-
AH AH AH
wynosi przecigtnie od 90 do100%. Jakkolwiek w rzeczywistosci uzyskuje si¢
okoto70% tej wartosci, to 1 tak jest to znacznie wigcej niz w przypadku zamiany
ciepta na prac¢ w przypadku silnikoéw cieplnych, gdzie stopien konwersji nie
przekracza 40%.

Najprostszym ogniwem paliwowym jest omawiane wyzej (rozdz. 3.5) ogniwo

wodorowo-tlenowe z kwasnym lub alkalicznym elektrolitem:

[-] Pt, H2| H20, H3PO4 lub KOH, pH 1-14 | 02, Pt [+]

gdzie w sktad elektrod ujemnych wchodzi Pt, z domieszka Pd lub N1 a w elektrodach
dodatnich obok Pt znajduje si¢ domieszka Co lub Ag. Zalezno$¢ SEM tego typu
ogniwa od ci$nienia wodoru i tlenu oraz pH roztworu opisuje rOwnanie:

SEM= 1,23 + 0,0591og (aHJr ) +(O,059/4)10gp02 —[0,0591o0g (aHJr )—0,059/210ng2 1=
=1,23 + (0,059/4)10gpo2 + (0,059/2)10ng2 [V].
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W tabeli zestawione sa odwracalne reakcje w ogniwie wodorowo-tlenowym podczas
roztadowania i tadowania w roztworach o r6znych pH

pH<7 pH>7
tadowanie tadowanie
[-(] 2H,S4H +4¢ [-] 2H,+40H S 4H,0+4¢
roztadowanie roztadowanie
tadowanie tadowanie
[+] O,+4H +4e¢ S 2H,0 [+] 4OH S 0,+2H,0+4¢
roztadowanie roztadowanie
reakcja sumaryczna
tadowanie
2H,+ 0, 5 2H,0 AG =-228,6 k] /mol)
roztadowanie

Ewentualnemu zwarciu elektrod pétogniw zapobiega si¢ oddzielajac przestrzenie
elektrody ujemnej i dodatniej za pomoca membran.

Ze wzgledu na stosunkowo niskie napigcie pojedynczych ogniw paliwowych
(teoretyczne 1,06 V - 1,23V, a podczas pracy 0,7 - 0,8 V) taczy si¢ je szeregowo w
baterie, w ilo$ci zaleznej od pozadanego napigcia wyjsciowego (rys. 5.11). Na
przyktad bateria 250 ogniw wodorowo-tlenowych daje napigcie okoto150V, przy
mocy okoto 50 kW.

07 Hy 02 Hy 02
} 1| Jl I l
tlm I] L| L
anoda ==
katoda — = —
elektrolit — =
=RE EbE BE
‘||— 11 _II_ ir

S °®

Rys. 5.11. Schemat budowy baterii ogniw paliwowych wodorowo-tlenowych [7]

Celem uzyskania pradu o mozliwie duzym nat¢zeniu (przy okreslonej gestosci
pradu) stosowane sa porowate elektrody o duzej powierzchni. Zminimalizowanie
omowego spadku napigcia w elektrolicie uzyskiwane jest przez odpowiednio mate
odlegtosci miedzy elektrodami, przy zastosowaniu jak najcienszych membran.

Przy uwzglednieniu tego aspektu, opracowane zostaly ogniwa paliwowe ze stalym
elektrolitem polimerowym (PEMFC) bedacym dobrym przewodnikiem protonow,
ktory jednoczesnie pelni role membrany (grubos$¢ rzedu utamka milimetra).

121




Najczesécie] jako membrana stosowany jest zwigzek o nazwie handlowej Nafion.
Istotnym problemem, ktory wymaga rozwiazania jest ograniczenie ggstosci pradu we
wszystkich ogniwach paliwowych wynikajace z ograniczen w szybkos$ci transportu
reagentow zaréwno w fazie gazowej jak i w elektrolicie.

Zademonstrowano juz samochody zasilane wodorowo-tlenowymi ogniwami
paliwowymi. Pracuja tez eksperymentalne elektrownie stacjonarne z ogniwami
paliwowymi, w ktorych zrodlem wodoru jest gaz ziemny. Wciaz jednak koszt 1WH
jest zbyt duzy dla zastosowan seryjnych. Od wielu lat trwaja tez badania ogniw
paliwowych, w ktorych substancja utleniang jest metanol. Prostsze jest w tym
przypadku zasilanie w paliwo jak 1 magazynowanie. Niekorzystne w tym przypadku
jest zatruwanie powierzchni elektrody przez posrednie produkty utleniania, w tym
CO. Zjawisko to jest eliminowane np. przez wprowadzeniu Ru lub Mo do stopu z Pt.
Jednak paliwowe ogniwo metanolowe (DMFC, direct metanol fuell cell) cechuje
dotad znacznie nizsza moc w stosunku do ogniw wodorowo-tlenowych. Trwaja tez
prace nad zastosowaniem jako paliwa weglowodorow, etanolu, kwasu mréwkowego.

Dzigkuje mgr Barbarze Stoinskiej i mgr Magdalenie Swigon za wspélprace w
przygotowaniu ilustracji.
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	Elektrochemia to dział chemii fizycznej zajmujący się właści
	i w elektrolizerach, gdzie praca elektryczna wykonywana pod 
	Po wyznaczeniu sta³ej czujnika,  [m–1], m

	[+] MnO4– + 8H+ + 5 e– \( Mn+2 +H2O
	pH=0
	=
	pH=7
	pH=14
	+ =
	Hg
	-1,2V
	-0,41 - 1,2 =  -1,6V
	-0,82 - 1,2 = -2V
	Al.
	-0,8V
	-0,41 - 0,8 =  -1,2V
	-0,82 - 0,8 = -1,6V
	Cu
	-0,6V
	-0,41 - 0,6 =  -1V
	-0,82 - 0,6 = -1,4V
	Ag
	-0,4V
	-0,41 - 0,4 =  -0,8V
	-0,82 - 0,4 = -1,2V
	Pt
	-0,05V
	-0,41 - 0,05 = -0,46V
	-0,82 - 0,05 = -0,87V
	pH=0
	pH=14
	Pt
	1,6V
	1,23 + 0,6 = 1,8V
	0,82 + 0,6 = 1,4V
	0,41 + 0,6 = 1V
	Au
	1,3V
	1,23 + 1,3 = 2,5V
	0,82 + 1,3 = 2,1V
	0,41 + 1,3 = 1,7V
	Przykład: Bilans masy po elektrolizie HCl
	V= +
	Inne przykłady:


	Elektroliza AgNO3; elektrody Ag bilans masy

