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Лекция № 14

Электрохимические явления – 2
1. Газовые электроды и их потенциалы.

2. Направление окислительно – восстановительных реакций.

3. Поляризация электродов.

4. Химические источники электрической энергии

1. Газовые электроды и их потенциалы

Среди окислительно - восстановительных электродов выделяют газовые электроды. Газовый электрод состоит из инертного металла (часто платины), к которому подводится электрохимически активный газ. Молекулы газа адсорбируются на поверхности металла, распадаясь при этом на атомы, а адсорбированные атомы участвуют уже непосредственно в электродной реакции. Устройство одного из газовых электродов - водородного - нами уже рассмотрено.

Рассмотрим зависимость потенциала водородного электрода (ВЭ) от pH среды. Равновесие на водородном электроде выражается упрощенно уравнением

H + + e = 1/2 H 2 адс.

Выражение для потенциала водородного электрода имеет вид
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Так как ( 0 ( Н + / Н 2 ) = 0, то 
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Переходя к десятичному логарифму, для температуры 298 К получаем
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где а Н + - активность ионов Н +  в электролите, (P 1/2 H  - относительное парциальное давление водорода 
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Учитывая, что по определению 

получаем для водных растворов
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Из этого уравнения следует, что потенциал ВЭ принимает более отрицательные значе[image: image15.wmf](
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ния с увеличением парциального давления водорода и водородного показателя рН. При 

это выражение принимает вид

( ( Н + / Н 2 ) =  - 0, 059 рН.
Зависимость потенциала ВЭ от величины рН приведена на рис. 1.
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Рис. 1.  1 – электродный потенциал водородного электрода;

2 – электродный потенциал кислородного электрода.

Кислородный электрод представляет собой платинированную платину, погруженную в раствор щелочи, через который пропускается кислород. На кислородном электроде протекает реакция 
О 2  + 2 Н 2 О  + 4 е = 4 ОН -.

Выражение для равновесного электродного потенциала при 298 К имеет вид

[image: image17.wmf](

)

(

)

.

lg

4

059

,

0

*

4

2

2

0

2

2

2

a

a

P

OH

O

OH

O

OH

O

H

O

-

+

=

-

-

j

j


Так как активность воды в ходе реакции меняется мало, ее считают постоянной и значение 
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объединяют с ( 0( О 2 / ОН -)*:
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где ( 0( О 2 / ОН - ) - стандартный потенциал кислородного электрода, равный 0,401 В. Подставляя в это уравнение значение 
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получаем (при 298 К)
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Из этого уравнения следует, что потенциал кислородного электрода растет с увеличением давления кислорода и уменьшением рН ( см. Рис.). При 
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это выражение для водной среды принимает вид
( ( О 2 / ОН - ) = 1,23 - 0,059 рН.
Знание потенциалов водородного и кислородного электродов при данных условиях позволяет оценить термодинамическую устойчивость окислительно - восстановительной системы в водной среде. 
2. Направление окислительно - восстановительных реакций

По значениям стандартных электродных потенциалов можно определить направление окислительно - восстановительной реакции (ОВР), протекающей в водном растворе.

Каждая ОВР складывается из двух процессов (полуреакций): окисления и восстановления, протекающих одновременно с переходом электронов от восстановителя к окислителю. Эти процессы могут проходить и пространственно раздельно, например, в замкнутой гальванической цепи. При этом твердая проводящая фаза электрода (например, платина или графит) не изменяется, а продукты окисления или восстановления остаются в растворе и не выделяются на твердой проводящей фазе электрода.

Рассмотрим реакцию восстановления перманганата калия KMnO 4 нитритом натрия NaNO 2 . Стехиометрическое уравнение реакции имеет вид

2 KMnO 4  + 5 NaNO 2 + 3 H 2 SO 4  = 5 NaNO 3 + MnSO 4 + K 2 SO 4 + 3 H 2 O .
Составим схему гальванического элемента:

Pt | NaNO 3 , NaNO 2 , H 2 SO 4 || KMnO 4 , MnSO 4 , H 2 SO 4| Pt .
На электродах возможно протекание следующих процессов:

NO 3 - + 2 H + + 2 e = NO 2 - + H 2 O, ( 0 (NO 3 - / NO 2 - ) = + 0,930 B ;

MnO4 - + 8 H + + 5 e = Mn 2+ + 4 H 2 O, ( 0 (MnO4 - / Mn 2+ ) = + 1,531 B.
В соответствии с положениями химической термодинамики реакция может протекать самопроизвольно, если изменение энергии Гиббса реакции ( G ( 0. Из уравнения 

( G = - z F E

[image: image24.wmf] cледует, что эдс гальванического элемента, равная разности потенциалов окислительно - восстановительных пар, будет положительной величиной ( Е ( 0 ). Другими словами, направление ОВР определяется направлением перехода электронов от электрода, имеющего меньший потенциал, на электрод с большим потенциалом. В данном случае при стандартных условиях 
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(Т = 298 К ) потенциал меньше у электрода NO 3 - / NO 2 -   
(( 0 (NO 3 - / NO 2 - ) ( ( 0 (MnO4 - / Mn 2+ ) ). На этом электроде при замкнутой цепи процесс пойдет в сторону реакции отдачи электронов. Эту реакцию можно записать в виде уравнения противоположного тому, которое приведено в справочниках, а знак потенциала изменить на противоположный:

NO 2 - + H 2 O - 2 е  = NO 3 - + 2 H +, ( 0 (NO 3 - / NO 2 - ) = - 0,930 B .
Таким образом, электрод, характеризующийся меньшим значением потенциала, играет роль восстановителя. Реакция на электроде MnO4 -/Mn 2+  протекает самопроизвольно в направлении присоединения электронов (данный электрод - окислитель): 

MnO4 - + 8 H + + 5 e = Mn 2+ + 4 H 2 O , ( 0 (MnO4 - / Mn 2+ ) = + 1,531 B.
Суммируя обе реакции, получаем обобщенное уравнение самопроизвольно протекающей в гальваническом элементе реакции:

5 NO 2 - + 5 H 2 O - 10 е  = 5 NO 3 - + 10 H +

2 MnO4 - + 16 H + + 10 e = 2 Mn 2 + + 8 H 2 O

________________________________________

5 NO 2 - + 2 MnO4 - + 6 H + = 5 NO 3 - + 2 Mn 2+ + 3 H 2 O .

В молекулярной форме уравнение имеет вид

2 KMnO 4  + 5 NaNO 2 + 3 H 2 SO 4  = 5 NaNO 3 + MnSO 4 + K 2 SO 4 + 3 H 2 O .
Стандартная э.д.с. данного гальванического элемента 

Е 0 = - 0,930 + 1,531  = + 0,601 В.

Положительное значение э.д.с. подтверждает возможность протекания реакции. По известному значению э.д.с. можно вычислить изменение энергии Гиббса и константу равновесия реакции по формулам 

 ( G 0(298) = - z F E 0  = - 10 . 0,601 . 96485 Кл / моль = - 579874, 85 Дж ( - 580 кДж,

ln K = (z F E 0 / RT ) = (10 . 96485 Кл / моль) / ( 8,31 Дж/ моль К  . 298 К ) 0,601 В =

234,16

К = е 234,16 .

По значению константы равновесия можно сделать вывод о смещении равновесия в направлении образования NO 3 - и Mn 2 + , то  есть реакция  протекает практически до конца.

Окислительно - восстановительные потенциалы и ЭДС ОВР, протекающих в водном растворе, зависят от активности ионов, участвующих в процессе. Эта зависимость выражается формулами Нернста. Варьируя концентрации веществ, участвующих в ОВР, и регулируя рН раствора, можно не только изменять ЭДС реакции, но и ее направление, если стандартные потенциалы двух полуреакций не очень сильно отличаются.

3. Поляризация электродов

Равновесные потенциалы электродов могут быть определены в условиях отсутствия в цепи тока. При прохождении электрического тока потенциалы электродов изменяются. Изменение потенциала электрода при прохождении тока называется поляризацией:
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где ((    - поляризация, (( i     -потенциал электрода при прохождении тока, (( Р - равновесный потенциал.

Так как поляризация может наблюдаться как на катоде, так и на аноде, то различают катодную и анодную поляризации  (( К, (( А . Изменение потенциала при прохождении тока также называется «перенапряжением». Этот термин обычно употребляют, когда известна причина изменения потенциала. Его также относят к некоторым процессам, например к катодному выделению (водородное перенапряжение).

Для экспериментального определения поляризации строят кривую зависимости потенциала электрода от протекающего через электрод тока. Обычно строят зависимость от плотности тока    

         (S - площадь  электрода). Графическую зависимость потенциала от плотности тока называют поляризационной кривой. Поляризация одного и того же электрода тем выше, чем больше плотность тока. Скорость и механизм протекания электрохимических реакций изучает электрохимическая кинетика, или кинетика электродных процессов. Особенностью электрохимических реакций служит влияние потенциала на их скорость. Любая электрохимическая реакция протекает минимум в 3 стадии: 1 - подвод реагентов к электроду; 2 - собственно электрохимическая реакция; 3 - отвод продуктов реакции от электродов.

Если бы все 3 стадии протекали мгновенно, то потенциал электрода при прохождении тока не изменился бы и соответственно поляризация была бы равна нулю. Однако все 3 стадии протекают с конечными скоростями, причем одна из них лимитирует всю реакцию и для ее ускорения необходимо изменение потенциала электрода, т.е. поляризация. Следовательно, возникновение поляризации  обусловлено замедленностью отдельных стадий электрохимического процесса. Соответственно в зависимости от характера замедленной стадии на электроде возникает или концентрационная, или электрохимическая поляризация.

Концентрационная поляризация

Изменение потенциала электрода вследствие изменения концентрации реагентов в приэлектродном слое при прохождении тока называется концентрационной поляризацией. В свою очередь изменение концентрации реагирующих веществ в приэлектродном слое вызывается замедленностью подвода реагентов к электроду или отвода продуктов реакции от электрода.

Концентрационная поляризация пропорциональна разности логарифмов активностей (концентраций) ионов в приэлектродном слое 

     и в объеме раствора   

  



(1)

С увеличением плотности тока i растет разность между активностями (концентрациями) в приэлектродном слое и в объеме раствора и соответственно возрастает концентрационная поляризация:
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где  

      -предельная плотность тока;
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-концентрация реагента в объеме раствора; P- коэффициент диффузии реагента;

( - толщина диффузионного слоя.

Как видно из уравнений (2) и (3), концентрационная поляризация снижается с увеличением коэффициента реагента и уменьшением толщины диффузионного слоя. Диффузионным слоем называется тонкий слой около поверхности электрода, в котором не происходит  перемешивания жидкости (отсутствует конвекция) и соответственно молекулы переносятся лишь путем диффузии. Толщина этого слоя, а также концентрационная поляризация уменьшаются при перемешивании раствора.

Электрохимическая поляризация (перенапряжение)

Изменение потенциала, обусловленное замедленностью собственно электрохи-мических стадий реакций, называется электрохимической поляризацией (перенапряжением).

Замедленность электрохимических стадий объясняется существенной перестройкой структуры реагирующих частиц в ходе реакции. Как и при химической реакции, электрохимические процессы происходят лишь тогда, когда реагирующие частицы обладают энергией, которая больше или равна энергии активации.

Скорость электрохимических реакций, как и химических, может быть  увеличена при повышении температуры и применением катализатора. Энергия активации электрохимической реакции может быть снижена при изменении потенциала электрода по сравнению с его равновесным потенциалом, то есть при поляризации. А так как при уменьшении  энергии активации 

 растет скорость реакции, то увеличение поляризации приводит к ускорению электрохимической реакции, то есть к повышению плотности тока. И чем больше  энергия активации 

 процесса, то есть чем медленнее процесс протекает в прямом и обратном  направлениях при равновесии, тем больше поляризации требуется для обеспечения определенной скорости электрохимического процесса, выражаемой через плотность тока.

Связь между электрохимическим перенапряжением 

 и плотностью тока выражается уравнением Тафеля   
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которое вначале было получено эмпирически, а позднее выведено теоретически. Знак (+) относят к анодному перенапряжению, а знак (-) - к катодному. Константа b зависит от природы реакции и температуры и при 298 К обычно имеет значение 0.03 - 0.15. Константа a зависит от природы реакции, материала электрода, состава раствора и температуры.

 

       при i = 1

Минимальное водородное перенапряжение в  растворах наблюдалось на Pt и Pd, максимальное - на Pb, Hg, Cd. Перенапряжение изменяется при замене кислых растворов на щелочные.

Константы в уравнении Тафеля для реакции катодного выделения водорода 

на металлах при 298 К.

	Металлы
	Кислые растворы
	Щелочные растворы

	
	a
	b
	a
	b

	Pt
	0.10
	0.03
	0.31
	0.10

	Pd
	0.24
	0.03
	0.51
	0.10

	Co
	0.62
	0.14
	0.60
	0.14

	Ni
	0.63
	0.10
	0.65
	0.10

	Fe
	0.70
	0.12
	0.76
	0.11

	Cu
	0.86
	0.12
	0.96
	0.12

	Ag
	0.95
	0.10
	0.73
	0.12

	Sn
	1.20
	0.13
	1.28
	0.23

	Zn
	1.24
	0.12
	1.20
	0.12


Электрохимическое перенапряжение может быть снижено применением электродов - катализаторов. Например, водородное перенапряжение можно снизить путем использования электродов из Pt, Pd и металлов групп железа. Электрохимическая поляризация уменьшится с увеличением температуры и концентрации реагента и не зависит от  перемешивания  раствора. Т.к. плотность тока при одном и том же токе снижается с увеличением поверхности электрода, то перенапряжение может быть снижено увеличением площади электродов.

Поляризация электродов ( пример)
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4. Химические источники электрической энергии

Химические источники электрической энергии (ХИЭЭ) делятся на два типа - первичные и вторичные. К первичным ХИЭЭ относятся устройства, которые допускают лишь однократное использование заключенных в них активных металлов. Полностью разряженный первичный источник тока к дальнейшей работе не пригоден. К источникам этого типа относятся рассмотренный ранее элемент Даниэля-Якоби, а также сухие гальванические элементы (ГЭ).

Вторичными называют источники, работоспособность которых после разряда может быть восстановлена путем пропускания постоянного электрического тока через источник в направлении, противоположном току разряда, при этом продукты разряда превращаются в первоначальные активные вещества. То есть в режиме «заряд» в аккумуляторе в виде химической энергии накапливается энергия от внешнего устройства, в режиме «разряд» она возвращается потребителю. Большинство аккумуляторов допускает проведение большого числа таких циклов «заряд - разряд» (сотни и тысячи), то есть общая длительность их работы велика, хотя работа является прерывистой.

Топливные элементы

Особенность топливных элементов (ТЭ) состоит в том, что в них активные металлы, обеспечивающие токообразующий процесс, вводятся извне по мере их расходования, а продукты реакции удаляются. Эти источники тока могут разряжать и непрерывно в течении длительного времени.

ТЭ позволили реализовать идею  использования   энергии окисления (сгорания) горючих веществ для непосредственного получения электроэнергии. Их к. п.д. близок к 100 %, в то время как сжигание топлива в современных теплоэлектростанциях, работающих по схеме котел - турбина - электрогенератор, дает к. п. д< 20-40%.

Принцип работы ТЭ такой же, как и во всех ХИЭЭ: возникающий электрический ток является результатом окислительно-восстановительной реакции на электродах (процесс восстановления - на катоде и процесс окисления - на аноде). Практически во всех ТЭ элекрохимические реакции протекают на поверхности индифферентных электродов. Таковыми являются графит, Pt, Ag, Ni, спеченные оксидные электроды и др.

В настоящее время наиболее разработан водородно – кислородный элемент, схематическое изображение которого дано на рис. 2
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Рис. 2. Схема водородно – кислородного топливного элемента;

             1 – анод; 2 – катод; 3 – водный раствор электролита.

Рассмотрим электродные процессы в одном из наиболее распространенных ТЭ - водородно - кислородном. Электродным материалом в этом элементе является графит или специально приготовленный Ni (с развитой поверхностью и катализирующими добавками). Электролит - 30% раствор KOH. К аноду подается Н 2 , и на электроде при замыкании внешней цепи протекает процесс окисления:

2 H 2  + 4 OH -  - 4 e  ( 4 H 2 O.

Получаемые в результате анодного окисления электроны по внешней цепи поступают к катоду, на котором протекает процесс восстановления подаваемого кислорода:
O 2 + 2 H 2 O + 4 e ( 4 OH - .

В электролите ионы переносятся от катода к аноду (внутренняя цепь). Суммарная реакция в ТЭ
2 H 2  + O 2 = 2 H 2 O,
то есть в этом топливном элементе осуществляется процесс сгорания водорода.

Сухие гальванические элементы

В настоящее время наиболее распространенными первичными ГЭ являются «сухие» марганцево - цинковые типы элемента Лекланше (см. рис. 3.)







Рис. 3. Схема сухого марганцево – цинкового элемента: 1 – герметезирующее уплотнение из смолы; 2 – угольный токоотвод с металлическим колпачком; 3 – смесь MnO 2  и графита; 4 – электролит (NH 4 Cl  и другие компоненты); 5 – цинковая оболочка.

В Mn - Zn - элементе активными материалами, обеспечивающими токообразующую окислительно - восстановительную реакцию, является диоксид марганца и Zn. Катодом в элементе является диоксид марганца с токоотводом из угля, так как диоксид марганца недостаточно хорошо проводит ток. Диоксид марганца находится в контакте с элементом, основными компонентами которого является влажный хлорид аммония. Электролит этот вязкий, практически не текуч, поэтому элемент называют сухим, хотя вода в нем, конечно, есть и ее молекулы принимают непосредственное участие в электродных процессах. Схематически элемент можно изобразить так:
Zn | NH 4 Cl | MnO 2 (C).

На катоде   MnO 2 восстанавливается до MnOOH:
MnO 2 + H 2 O  + e ( MnOOH  + OH - .

На аноде окисляется цинк :    Zn – 2 e ( Zn 2 +    .

Перешедшие  в электролит катионы  Zn 2 + образуют гидрооксид



,

который должен был бы препятствовать анодному процессу, но этого не происходит из-за   NH 4 Cl 



 .

Суммарный анодный процесс можно описать уравнением 
2 Zn  + 4 NH 4 Cl  +  4 OH -  - 4 e ( [Zn (NH 3 ) 4 ] Cl 2  + ZnCl 2 + 4 H 2 O.

Суммируя катодный и анодный процессы, получим уравнение токообразующей окислительно - восстановительной реакции в Mn - Zn элементе:



 .

ЭДС элемента составляет 1.5 - 1.65 В. Такие колебания обусловлены некоторым колебанием потенциалов электродов в зависимости от pH  раствора NH 4 Cl.

Достоинства этого элемента - способность работать в любом положении и невос-приимчивость к сотрясениям и другим не очень сильным механическим воздей-ствиям.

Из других ГЭ следует отметить Mn - Mg - элемент. Замена материала анода (цинка) на Mg позволила поднять ЭДС  до 2.0 В, так как Mg более активный металл и его электродный потенциал заметно отрицательнее потенциала Zn. Этот элемент можно изобразить так 




При его разряде на электродах происходят следующие реакции.

 Катод:  2 MnO 2  +  2 H 2 O + 2 e ( 2 MnOOH + 2 OH -;             

Анод: Mg + 2 OH -  - 2 e ( Mg (OH) 2;

      Токообразующая реакция:

2 MnO 2  + Mg + 2 H 2 O ( 2 MnOOH + Mg (OH) 2. 

Аккумуляторы

Аккумулятор представляет собой химический источник тока, в котором используется обратимость токообразующей окислительно - восстановительной реакции. Рассмотрим наиболее часто используемый кислотный и щелочной аккумуляторы. Электрохимическая схема кислотного свинцового аккумулятора имеет вид 
Pb  |  H 2 SO 4 | PbO 2  .

Раствор H 2 SO 4 имеет концентрацию 33 - 40% (плотность 1.25-1.30). Токообразующая реакция выражается уравнением  
Pb + PbO 2  + 2 H 2 SO 4 = 2 PbSO 4 + 2 H 2 O,

которое получено суммированием катодного и анодного процессов в режимах разряд и заряд. В режиме разряд аккумулятор работает как гальванический элемент, обеспечивая протекание электрического тока во внешней цепи.

На аноде протекают следующие процессы:

Pb  - 2 e ( Pb 2 +,

образующиеся катионы Pb 2 +  связываются с анионами HSO 4 -  в плохо растворимый PbSO 4, который в виде твердой фазы отлагается на поверхности свинца     
Pb 2 +  + HSO 4 -  ( PbSO 4 (  + H + .

Таким образом, анодный процесс выражается уравнением 
Pb 2 +  + HSO 4 -  - 2 e  ( PbSO 4 (  + H + .

Электроны по внешней цепи переходят к катоду. На катоде PbO 2   восстанавливается до ионов   Pb 2 +, которые с анионами  HSO 4 -   также образуют  на поверхности  электрода  PbSO 4  по реакции 




В режиме заряд под действием внешнего источника тока обеспечивается обратное разряду направление перемещения электронов, что вызывает  образование  активных веществ - Pb и PbO 2 - на электродах за счет реакций, обратных реакциям разряда



       (восстановление)
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Таким образом, электрод Pb | PbSO 4  выполняет при заряде функцию катода, а электрод PbSO 4 |  PbO 2  - функцию анода.

Стандартные потенциалы для электродных реакций имеют следующие значения
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В соответствии с этим ЭДС свинцового аккумулятора составляет 2 В. Так как в электродных  процессах  участвует H 2SO 4 , то ЭДС существенно зависит от концентрации кислоты в растворе. При разряде H 2SO 4  расходуется, поэтому о степени разряда аккумулятора судят по концентрации электролита, измеряя его плотность - чем ниже концентрация, тем меньше плотность.

Электрохимические схемы Fe - Ni и Cd - Ni аккумуляторов можно представить в виде

Fe | KOH | NiOOH                 и               Cd | KOH | NiOOH
Основной компонент элемента – 20 – 30 % раствор KOH. Токообразующие реакции          выражаются уравнениями 
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Отличие их друг от друга обусловлено различием материалов отрицательного электрода (Fe и Cd), на котором идет реакция
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На оксидно - никелевом электроде (+) в режимах разряд и заряд проходит реакция




одинаковая для обоих аккумуляторов. ЭДС щелочных аккумуляторов - 1.3-1.4В и мало меняется при изменении концентрации щелочи.

Основное преимущество щелочных аккумуляторов состоит в лучшей их сохранности в перерывах в работе и в большем сроке службы. Cd - Ni - система позволяет изготовлять герметичные аккумуляторы, наиболее удобные в эксплуатации. Свинцовые кислотные аккумуляторы имеют лучшие, чем у щелочных, удельные характеристики (ЭДС и напряжение при разряде выше). Их используют, когда требуются большие токи, например при замене автомобильных двигателей. Щелочные аккумуляторы используются для питания электрокаров, погрузчиков, средств радиосвязи, различных электропроводов  и т.д.
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