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1. Potencjat elektrochemiczny metali.

Kazdy metal zanurzony w elektrolicie posiada pewien potencjat. Potencjat ten jest zwigzany z reakcjg utlenienia lub
redukcji metalu, bgdz tez orientacjg czgsteczek z roztworu i jest rowny réznicy potencjatu na granicy faz metal/roztwor.
Praca przej$cia przez granice faz jonu lub elektronu posiada nature chemiczng i elektryczng. W zwigzku z tym
potencjat ten definiujemy jako potencjat elektrochemiczny. Wymiana tadunkéw jest zwigzana z reakcjg utlenienia
(oddawania elektronéw) i redukcji (pobierania elektronéw). Jesli nie ma odptywu elektronéw z elektrody, miedzy obu
przeciwnie skierowanymi reakcjami ustali sie rownowaga:

Me < Me™ + ne

Prowadzi to do powstania réznicy potencjatéw miedzy metalem a roztworem. Jesli rozpatrujemy ukfad metal - sél
jonéw wiasnych, to na podstawie rozwazan termodynamicznych mozna podaé¢ rownanie okreslajgce zalezno$c¢
potencjatu metalu od aktywnosci jego jondéw w roztworze. Jest to potencjat odwracalny metalu i opisuje go réwnanie
Nernsta:

E ne =E° +2,303ﬂloga
nF

Me/Me Me*"

gdzie:

EMefMé‘““ - potencjat elektrody
E° - potencjat normalny elektrody, stata warto$é charakterystyczna dla danego metalu
R - uniwersalna stata gazowa
T - temperatura bezwzgledna
F - stata Faraday'a = 96 500C — tadunek potrzebny do zobojetnienia 1 mola 1 wartosciowych jonéw
n - liczba elektronéw biorgca udziat w elementarnej reakcji elektrodowej
ave’ - aktywno$é jondw metalu w roztworze
a=Cyf gdzie: Cn,- stezenie molowe, f - wspotczynnik aktywnosci

W przypadku innych uktadow tzn. metali zawierajgcych obce kationy, warto$¢ potencjatu zmienia sie analogicznie
ze zmiang aktywnosci elektrolitu. Jednak ze wzgledu na nieznang wartos¢ potencjatu normalnego metalu w danym
roztworze potencjatu tego nie mozna obliczyé z réwnania Nernsta. Potencjat ten definiujemy jako potencjat
nieodwracalny.

Bezwzglednej wartosci skoku potencjatu na granicy faz metal-roztwér nie potrafimy zmierzyé. Mozna natomiast
okresli¢ roznice potencjatow dwoch elektrod.

2. Rodzaje elektrod.

Elektrody dzieli sie na elektrody pierwszego i drugiego rodzaju.

Do elektrod pierwszego rodzaju zaliczamy elektrody metalowe i elektrody gazowe, z ktérych doktadniej oméwimy
elektrode wodorowg. Elektroda wodorowa zbudowana jest z platyny pokrytej czernig platynowg (drobno krystaliczna
platyna o rozwinietej powierzchni) zanurzona w roztworze kwasu i w strumieniu gazowego wodoru. Schematycznie
mozna przedstawi¢ jg nastepujgco:

(PHH, |H

Jezeli ci$nienie gazowego wodoru wynosi 1013hPa a aktywno$é jondw H* réwna jest jednosci to takg elektrode
nazywamy normalng elektroda wodorowg (NEW). Przyjeto, ze potencjat takiej elektrody réwny jest zero.
Odniesienie potencjatu metalu do elektrody wodorowej jako standardu wynika miedzy innymi ze sposobu reakcji
metali z kwasami co zostanie omoéwione w dalszej czesci rozdziatu.

Innymi elektrodami gazowymi sg np:

- elektroda tlenowa - (Pt) O, |OH"

- elektroda chlorowa - (Pt) Cl, lcr

Elektrody drugiego rodzaju zbudowane sg z metalu Me w kontakcie ze statg, trudno rozpuszczalng solg tego
metalu MeA, i roztworu dobrze rozpuszczalnej soli dowolnego metalu Me; z tym samym anionem A , to jest Me,A..
Schematycznie budowe tego typu elektrody mozna przedstawié¢ nastepujgco:

Me | MeAy | Me,A

Elektrody drugiego rodzaju wykazujg bardzo dobrg stabilno$¢ i odwracalnos$¢ potencjatu rownowagowego. Dzieki
temu uzywa sie ich w praktyce jako elektrod odniesienia w pomiarach potencjatow. Najczesciej stosowana w
pomiarach laboratoryjnych jest elektroda kalomelowa . Sktada sie ona z rteci w kontakcie ze statym kalomelem
Hg,Cl, w roztworze chlorku potasu KCI. Schematycznie mozna przedstawi¢ jg nastepujgco:



Hg | Hg,Cl, | Cr
Jesli roztwor KCI jest roztworem nasyconym to wowczas wartosé potencjatu rownowagowego takiej nasyconej
elektrody kalomelowej (NEK) wzgledem normalnej elektrody wodorowej (NEW) wynosi +0,244V.
Innymi elektrodami drugiego rodzaju sg np.
- elektroda chlorosrebrowa - Ag | AgCl | cr

- elektroda siarczanowo-miedziowa - Cu | Cuso, | SO~

3. Szereg napieciowy metali.

Metale uszeregowane wedtug rosngcych wartosci potencjatu normalnego tworzg szereg napieciowy metali.
Potencjat normalny metalu jest to potencjal rownowagowy jaki wykazuje metal zanurzony w roztworze jonéw
wiasnych, gdy aktywnosé¢ tych jonéw wynosi 1 i mierzony jest wzgledem normalnej elektrody wodorowej.

Najnizsze wartosci potencjalu normalnego (najwiekszg aktywnos$é) majg metale alkaliczne. Metale szlachetne
(mato aktywne) majg najwyzsze wartosci potencjatu normalnego. W szeregu napieciowym metali umieszczono takze
elektrode wodorowg o potencjale rownym zeru, ktéra rozdziela metale aktywne od szlachetnych. W sSwietle potozenia
metalu w szeregu napieciowym zrozumiatym staje sie przebieg reakcji elektrochemicznych takich jak reakcje metali z
kwasami lub wypierania jonéw metali z roztworéw. Szereg napieciowy metali informuje o wielu waznych wiasnos$ciach
chemicznych metali:

1. Metale o niskim potencjale normalnym sg aktywne chemicznie, chetnie pozbywajg sie swoich elektronéw
przechodzac w postaci jonéw do roztworu (fatwo utleniajg sie natomiast trudno sie redukujg).

2. Metale o dodatnich potencjatach normalnych sg bierne chemicznie, tym bardziej im wyzszy jest potencjat
normalny metalu. Zatem trudno je otrzymaé¢ w formie jonowej, fatwo sie redukujg, a trudno je utlenic.

3. Metal o nizszym potencjale normalnym wypiera z roztworu metal o wyzszym potencjale, sam natomiast
przechodzi do roztworu. Zatem metale o bardziej ujemnych potencjatach majg zdolnosci redukujgce wzgledem
innych metali mniej aktywnych, np.

Zn+Cu*" =zn*" +Cu
4. Metale aktywne (o ujemnym potencjale normalnym) roztwarzajgc sie w kwasach wypierajg z nich wodér, np.
Zn + 2HCI = chlz + HZ

5. Metale o dodatnim potencjale normalnym roztwarzajg sie tylko w kwasach utleniajgcych (np. stezony H,SOy,
HNO3) nie wypierajac przy tym wodoru z tych kwasow, np.

3Cu + 8HNO; = 3CU(N03)2 + 2NO + 4H,0

Tabela 1 Szereg napieciowy metali

Elektroda Potencjat [V] | Elektroda | Potencjat [V] Elektroda Potencjat [V]
Mg/Mg** 2,37 cricr®* -0,740 cu/Ccu® +0,337
Be/Be?* -1,85 FelFe? -0,440 Co/Co* +0,418

AlAR -1,66 cd/cd* -0,402 Cu/Cu* +0,521
Timiz* -1,63 Mn/Mn®* -0,283 Pb/Pb** +0,784
zrizr** -1,53 Col/Co™ -0,277 2Hg/Hg,™* +0,789
TiTi®* -1,21 Ni/Ni** -0,250 Ag/Ag’ +0,799
VIVF -1,18 Mo/Mo** -0,200 Hg/Hg*" +0,854

Mn/Mn?* -1,18 sn/sn®* -0,136 Pd/Pd** +0,987
Nb/Nb** -1,10 Pb/Pb** -0,126 Irne®* +1,000
cricr®* -0,913 FelFe*" -0,036 Pt/Pt*" +1,190

VIV -0,876 Y, HoH* 0,000 Au/AU +1,500
zZn/zn** -0,762 Sn/sn* +0,007 Au/Au® +1,680

4. Ogniwa galwaniczne.

Ukfad ztoZzony z dwdch metali zanurzonych w wodnym roztworze elektrolitu stanowi ogniwo galwaniczne.

W ogniwie galwanicznym zuzywajgc energie chemiczng uzyskujemy energie elektryczng. Moze rowniez istnie¢
ogniwo, ktére pobiera energie elektryczng dla gromadzenia energii chemicznej, ktéra z kolei w procesie odwrotnym
jest zrédtem energii elektrycznej. W tym przypadku mamy do czynienia z akumulatorem.

Gdy przez ogniwo ptynie prad, réznica potencjatdw zmniejsza sie. Przyczyng tego jest zjawisko polaryzaciji
elektrod. Potencjat anody przesuwa sie w kierunku dodatnim, a potencjat katody w kierunku ujemnym. Polaryzacje
elektrod w ogniwie moze wywotaé przeptyw pradu ze zrodia zewnetrznego lub prad otrzymany dzieki wtasnej sile
elektromotorycznej ogniwa po zamknieciu jego obwodu zewnetrznego. Potencjaty elektrod zmieniajg sie zaleznie od
natezenia pragdu przeptywajgcego przez ogniwo.

Przyczynami polaryzacji moga byc¢:
a) zmiany stezenia elektrolitu w przestrzeni przyelektrodowej, wywotane przeptywem pradu, jest to tzw. polaryzacja
stezeniowa,



b) powolny przebieg procesu elekirodowego. Na przykiad jesli aniony nie przekazujg dostatecznie szybko
elektronéw anodzie, wskutek czego jej potencjat jest zbyt dodatni lub kationy nie pobierajg elektronéw z katody z
wystarczajgcg szybkoscig, co powoduje wzrost jej tadunku ujemnego. Jest to tzw. polaryzacja aktywacyjna.

4.1. Ogniwa odwracalne.

Dla zilustrowania proceséw zachodzacych w ogniwie odwracalnym postuzmy sie przyktadem ogniwa Daniella
(rys.1.). Jest to ogniwo sktadajgce sie z dwdch odwracalnych pétogniw. Schematycznie ogniwo to mozna
przedstawié:

Zn [Znso, | |cuso, ICu

Znak || oznacza potgczenie obu elektrod przewodnikiem jonowym. Moze to byé¢ pdtprzepuszczalna przegroda,
ktéra nie pozwala na mieszanie sie roztworéw, a pozwala na przemieszczanie sie jondw. Moze to by¢ rowniez tzw.
mostek elektrolityczny, w praktyce jest to rurka wypetniona roztworem wodnym KCI i zelatyny, przez ktérg mogag
przemieszczac sie jony.
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Rys.1. Ogniwo Daniella Rys.2. Ogniwo stezeniowe

Z chwilg potgczenia obu metali przewodnikiem metalicznym o oporze R nastepuje przeptyw pradu wywotany
procesami elektrochemicznymi w ogniwie. Zachodzi reakcja utleniania (roztwarzania) cynku:

Zn - 2e =Zn** proces anodowy - utlenianie
Cu®* +2e=Cu proces katodowy - redukcja

W roztworach poruszajg sie jony: kationy (Zn2+ i Cu®*) w kierunku od anody do katody, a aniony SOf"w kierunku

od katody do anody.
Sumarycznie reakcje mozemy przedstawi¢ nastepujgco:

Zn + CuSO,4 =2ZnS0O,4 + Cu

Site elektromotoryczng SEM takiego ogniwa jest rdznica potencjatéw dwoch pétogniw. Mozna jg obliczy¢ ze
wzoru Nernsta znajgc stezenia ZnSO,4 i CuSO,.

Podczas czerpania pradu z ogniwa przy elektrodach nastepuje gromadzenie sie przy anodzie kationdw cynku,
a przy katodzie anionéw siarczanowych(VI). Ograniczajg one powierzchnie czynng elektrod oraz wytwarzajgc pole
elektryczne obnizajg efektywng réznice potencjatu, powodujac polaryzacje ogniwa. Po rozwarciu ogniwa
i ujednorodnieniu stezen w drodze dyfuzji ré6znica potencjatdéw wraca do wartosci wyjsciowej. Ten niekorzystny efekt
obnizajgcy zdolnos¢ czerpania pradu ogranicza sie w ogniwach technicznych przez stosowanie depolaryzatoréw.

4.2. Ogniwa nieodwracalne

Ogniwo nieodwracalne reprezentuje ogniwo Volty, w kiérym metale cynk i miedz sg zanurzone w roztworze
kwasu siarkowego (VI). Schemat ogniwa mozna zapisa¢ nastepujgco:
zn |H,S0, [Cu
W ogniwie tym elektroda cynkowa jest anoda, ulega utlenieniu (przechodzi do roztworu w postaci jonow Zn2+),
natomiast na katodzie miedzianej jony wodorowe z roztworu kwasu redukujg sie do gazowego wodoru.
Anoda (Zn)  Zn-2e=27Zn*
Katoda (Cu) 2H" +2e =H,

4.3. Ogniwa stezeniowe

Ogniwo stezeniowe skiada sie z elekirod wykonanych z tego samego metalu i zanurzonych w tym samym
elektrolicie o roznym stezeniu. Réznica potencjatéw miedzy elektrodami jest wytgcznie wynikiem réznicy stezenia
elektrolitu.



Rozpatrzmy np ogniwo wykonane z dwoch elektrod srebrnych zanurzonych w roztworach AgNOs; 0 réznym
stezeniu c,<c, (rys.2.). Schematycznie ogniwo to mozna przedstawi¢ nastepujgco:

() Ag |AgNOs(cy)| |AgNOs(cy) 1A (+)

Elektroda Ag zanurzona w roztworze bardziej rozcienczonym c; wysyta jony srebra do roztworu fadujgc sie
ujemnie (anoda - proces utleniania). Na elektrodzie Ag zanurzonej w roztworze bardziej stezonym c, wydzielajg sie
jony srebra z roztworu (katoda - proces redukcji). Po potaczeniu obu elektrod przewodnikiem metalowym nastepuj
przeptyw elektronéw w kierunku od anody do katody. Anion azotanowy(V) bedg wéwczas przemieszczac sie
w kierunku od katody do anody. W wyniku pracy tego ogniwa roztwor bardziej stezony ulegnie rozcienczeniu (obszar
przy katodowy), a w bardziej rozciericzonym roztworze bedzie wzrastato stezenie AgNO;. Ogniwo stezeniowe
pracuje tak dtugo, az zréwnajg sie stezenia obu roztworéw. Procesy zachodzgce na elektrodach mozna zapisac

nastepujgco:
Anoda (AQg) Ag -e=Ag+ (utlenianie)
Katoda (Ag) Ag++e=Ag (redukcja)

Site elektromotoryczng SEM w ogniwie stezeniowym mozna obliczy¢ ze wzoru:

SEM=2,303"" 10g?L
nF ao

Przy dostatecznie duzym rozcienczeniu roztworéw mozna zastgpi¢ aktywnos¢ stezeniami molowymi. SEM ogniwa
stezeniowego jest rzedu setnych czesci wolta.

4.4. Akumulatory
Do magazynowania energii elektrycznej stuzg akumulatory, czyli ogniwa pracujgce odwracalnie. Dostarczajg
one energie elektryczng pracujgc jako ogniwa, natomiast pod wptywem dostarczonego z zewnatrz pradu statego
nastepuje przemiana energii elektrycznej w chemiczng (elektroliza).

Obie elektrody w akumulatorze otowiowym zbudowane sg z otowiu, ktéry w czasie procesu elektrochemicznego
zmienia swoj stopien utlenienia. Ptyta dodatnia jest pokryta warstwg PbO,, ptytg ujemna jest metaliczny otéw. Jako
elektrolit stuzy 25% r-r H,SO,. Znaki elektrod sg state, natomiast zmianie ulegajg funkcje elektrod - ptyta ujemna jest
katodg w czasie tadowania, a anodg w czasie pracy akumulatora. To samo dotyczy elektrody dodatniej. Reakcje
elektrochemiczne zachodzace na elektrodach w czasie obu procesow: tadowania i pracy akumulatora przedstawiajg
sie nastepujgco:

tadowanie akumulatora (elektroliza)
Katoda (-): Pb*+2e = Pb Anoda (+): Pb** + 2H,0 = PbO, + 4H" + 2e

Roztadowanie akumulatora (praca, pobor pradu)
Anoda (-): Pb = Pb** + 2e Katoda (+): PbO, + 4H" + 2e = Pb** + 2H,0

Jak widag, stezenie jonéw wodorowych zwieksza sie w czasie fadowania i zmniejsza w czasie pracy akumulatora.
Catkowita ilos¢ kwasu w elektrolicie w catym cyklu nie ulega zmianie. Natadowany akumulator utrzymuje state
napiecie.

PYTANIA KONTROLNE.

Jak definiujemy potencjat normalny metalu?

Wyijasni pojecia: ogniwo odwracalne i nieodwracalne.

Jak zbudowana jest normalna elektroda wodorowa?

Jakie wtasnos$ci chemiczne metalu wynikajg z jego potozenia w szeregu napieciowym?

Do trzech préobdéwek wlano roztwory: CuSQO,4, H,SO,4 i ZnSO,4. Do kazdego z nich wrzucono po kawatku zelaza.
Jakie zajdg reakcje? Napisa¢ réwnania czgsteczkowe i jonowe.

Wyjasnic zjawisko polaryzacji elektrod w ogniwach galwanicznych.

Co to sg depolaryzatory?

Opisac zasade dziatania ogniwa Daniella, ogniwa stezeniowego i ogniwa Volty.

Na czym polega proces tadowania i roztadowania akumulatora otowianego?

arONE
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