
ELEKTROKÉMIA 1. - EGYENSÚLYI ELEKTRÓDPOTENCIÁLOK

A) Elméleti bevezetõ

Elektródpotenciálnak azt az elektromos potenciálkülönbséget nevezzük, mely az egymással érintkezõ elektrolit és elektróda között töltött részecskéknek (ionok, elektronok) a fázishatáron keresztül való forgalma következtében ébred. Szûkebb értelemben ennek egyensúlyi értékét tekintjük elektródpotenciálnak. 


Az elektród és az elektrolit között létrejövõ elektrokémiai egyensúly a fázisegyensúly különleges esete. Mint bármely más egyensúly beálltának, ennek is kettõs feltétele van. Az elsõ szerint a fázishatáron át (mondjuk a k-adik és az l-edik fázisok között) közlekedni képes (mondjuk n-edik) részecske árama a kétféle irányban abszolút értékben azonos, eredõjük pedig zérus. A kl irányt tekintve pozitívnak:
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1b)


A fenti egyenletben szereplõ egyensúlyi áramokat nevezzük csereáramnak (i). Minél nagyobb a csereáram értéke, annál gyorsabban áll be az egyensúly. Az 1) az egyensúly kinetikai követelménye (az úgynevezett részletes egyensúly elve), mellyel párhuzamosan egy sztatikai (vagy potenciál-) követelménynek is ki kell elégülnie. E második feltétel szerint a fázishatáron át közlekedõ részecskék "megfelelõ" termodinamikai potenciálja (jele legyen P) a két fázisban azonos:
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2)


A "megfelelõ" potenciál általános fázisegyensúly esetén a kémiai potenciál (jele ), hiszen az anyagmennyiséghez, mint extenzitáshoz, potenciálként ez tartozik. Az elektrokémiai egyensúly esetén azonban a fázishatáron átkelõ részecske a két fázisnak nemcsak a mólszámát, de az elektromos töltéssûrûségét (s ezen keresztül az elektromos potenciálját) is megváltoztatja, hiszen itt a részecskének a tömegén túlmenõen elektromos töltése is van. E kényszerfeltétel miatt külön-külön sem a kémiai, sem az elektromos potenciál nem tudja kielégíteni a 2) feltételt, csak kettejük kompozítuma, az elektrokémiai potenciál (
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3)

(z a részecske töltésszáma, F a Faraday-állandó,  az elektromos potenciál.)


A fenti definiáló egyenletet a 2) egyensúlyi feltételbe helyettesítve az alábbi kifejezést kapjuk:
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4)

mely szerint az adott részecskére nézve a fázisok között fennálló kémiai potenciálkülönbséget egy a fázisok között ugyancsak fennálló, de ellenkezõ elõjelû elektromos potenciálkülönbség egyenlíti ki. Ez az elsõ mondatban említett elektródpotenciál, mellyel kapcsolatban két probléma merül fel.


Az egyik probléma akkor áll elõ, ha a fázishatár több töltött részecskére nézve is átjárható. Ekkor mindegyikõjük a maga elektródpotenciálját szeretné létrehozni, de - mint a 4) egyenlet indexelése is mutatja - az elektród és az elektrolit között csak egy elektromos potenciálkülönbség állhat fenn. E helyzet kimenetele kétféle lehet:


a)
Az egyes részecskék csereáramai egy nagyságrendbe esnek. Mivel 

egyikõjük forgalma sem lesz egyensúlyi, a létrejövõ elektródpotenciál 

egyikõjük egyensúlyi potenciáljával sem lesz azonos, úgynevezett 

keverékpotenciál alakul ki, mely az egyensúlyi termodinamika (avagy 

termosztatika) keretében nem tárgyalható.


b)
Valamelyik komponens csereárama nagyságrendekkel haladja meg a 

többiét. ("Az elektródának van fõfolyamata", korrekten: 



fõfolyamatpárja.) Ekkor a többiek hozzájárulása a határréteg 


forgalmához elhanyagolható, az elektród potenciálja e nagy 


csereáramú komponens egyensúlyi elektródpotenciáljával lesz azonos, 

s a termosztatikai leírásnak nincs akadálya. 


A másik probléma az, hogy a 4) egyenletben szereplõ  abszolút elektródpotenciál nem mérhetõ, hiszen a mérésnél - zárt áramkör létrehozása végett - az elektrolitba egy másik elektródot is be kellene merítenünk s e második elektród és az elektrolit között egy második 2 elektródpotenciál ébredne. Ráadásul még az is elõfordulhat, hogy az elektrolit nem tartalmaz olyan komponenst, mely cserélõdhetne e második elektróddal, s így egy második elektrolitot is kell használnunk. Ekkor a két elektrolit galvanikus kapcsolatát áramkulccsal (másnéven sóhíd) biztosítjuk, mely nem más, mint egy a végein porózus vagy gél membránnal lezárt, s egy harmadik elektrolittal megtöltött csövecske. Az áramkulcson - elsõsorban annak lezáró membránjain - úgynevezett diffúziós potenciál ébred, mely annál nagyobb, minél hígabb a harmadik elektrolit s minél nagyobb a kationjának s anionjának a 
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-je (lásd Elektrolitok elektromos vezetése c. mérésnél) közötti különbség.

Az áramkulcs végeit lezáró membránokon át a harmadik elektrolit ionjai a félcellák elektrolitjaiba diffundálnak, de a kation és az anion diffúzós sebessége - mely -nel arányos - általában eltérõ. Ha a kation a gyorsabb, akkor a membrán külsõ oldala felé több lesz a pozitív töltés mint a negatív. Ez a pozitív elektrosztatikus tér fékezi a kationok diffúzióját s fokozza az anionokét, s addig nõ a térereje, míg végül a kationok és az anionok vándorlási sebessége egyenlõ nem lesz. (Természetesen, ellenkezõ irányban a félcellák elektrolitjainak ionjai is diffundálnak, de - kisebb koncentrációjuknak megfelelõen - kisebb sebességgel, így elsõ közelítésben szerepük a galvanikus kapcsolat létrehozásában elhanyagolható.) Ha érdektelen számunkra a diffúziós potenciál nagysága , úgy áramkulcs helyett úgynevezett diafragma - azaz a diffúziót megengedõ porózus- vagy gél membrán - is használható.
 Mérni tehát végeredményben az így elõálló galvánelem (E-vel jelölt) elektromotoros erejét lehet csak:
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5)


E probléma gyakorlati megoldása az, hogy a standard buborékoló hidrogén elektródát használjuk 2-forrásként, azaz a gyakorlatban az alábbi galvánelem elektromotoros erejét definiáljuk elektródpotenciálként (jele: ):



Pt  H2(p=1bar)  HCl (aktivitás=1)  elektrolit oldat  elektróda

(a galvánelemek felírásánál  fázishatárt,  pedig áramkulcsot jelöl)


Az elektródpotenciál aktivitás- (pongyolábban, elsõ közelítésként: koncentráció-) függését a kémiai potenciál közismert megfelelõ összefüggésébõl:
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6)

valamint a 4) egyenletbõl levezethetõ, gyakran használt Nernst-egyenlet adja meg:
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7)

(Fenti összefüggésekben a  index a potenciál standard értékét jelöli,  pedig a közepes aktivitási tényezõ, lásd az Elektrolitok elektromos vezetése c. mérést. A levezetésnél kihasználtuk azt a tényt, hogy az aktív komponens aktivitása az elektródában állandó, így értéke beleérthetõ a standard elektródpotenciálba.)


A legfontosabb elektródatípusuk az alábbiak:

 a)
Fémelektródák. A kristályrácsukat felépítõ kationok bonyolítják le a forgalmat a határrétegen keresztül, tehát Nernst-egyenletükben a kationok elektrolitbeli aktivitása szerepel - feltéve persze, hogy más egyensúly nem érinti ezt az aktivitást (elsõfajú elektródok). Ha azonban a kation rosszul oldódó sójával van telítve az elektrolit, s a só anionjának aktivitása az elektrolitban elég nagy (például a 8) egyenletben felírt esetben nagyobb, mint az ionszorzat négyzetgyöke),
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8)

az elektródpotenciált az anion aktivitása szabja meg:
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9)

(A fenti egyenletben az oldhatósági szorzatot - lévén konstans - beleértettük a standard elektródpotenciálba, ezért a 7) és a 9) egyenletek 
[image: image13.wmf]e
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-i azonos elektróda és kation mellett sem azonosak!)

b)
Redoxi elektródák. Ezek olyan fém, vagy fémszerû anyagból vannak, melyek nem tudnak kation cserélni az elektrolittal (pl. platina, arany, grafit). Mivel azonban elektrolit oldatokban nincsenek szabad elektronok, csak akkor tudnak az elektrolittal elektroncsere-forgalomra lépni, ha az rendelkezik egy redoxi rendszerrel, melynek komponensei - részben az elektróda felületén adszorbeálódva - fel tudják venni vagy le tudják adni az elektronokat. Ekkor a 7) egyenletbe az elektron aktivitását kell beírnunk, nem feledkezve azonban meg arról, hogy ellenkezõ elõjelet kell használnunk:
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10)

A negatív elõjelet az teszi szükségessé, hogy elektrokémiai folyamatokban mindíg az oxidatív (anódos) irány a pozitív. Ez fémelektródáknál a kation kilépése az elektródából az elektrolitba, redoxi elektródáknál viszont fordítva: az elektron belépése az elektrolitból az elektródába!

Az elektron oldatbeli hipotetikus aktivitását a redoxi reakció sztöchiometriája :
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11)

segítségével lehet meghatározni. (A felírásnál mellõztük az oxidált (Ox), illetve a redukált (Red) komponensek töltésszámainak jelölését.) E reakció egyensúlyi állandója (K) egyanis mind a szokásos módon - az elektronokat nem tekintve a reakció résztvevõinek - ,mind az elektronokat tekintetbe véve (Ke) fölírható:




[image: image16.wmf]K

a

a

Ox

j

j

d

i

i

Ox

j

d

i

=

Õ

Õ

,

Re

,

,

Re

,

n

n





[image: image17.wmf]K

a

a

a

e

Ox

j

j

elektron

z

d

i

i

Ox

j

d

i

=

×

Õ

Õ

(

)

,

Re

,

,

Re

,

n

n



12)

A fenti két egyenlet összevetésébõl az elektron hipotetikus aktivitása kifejezhetõ és beírható a 10) egyenletbe; így megkapjuk a redoxi elektródák jól ismert Nernst-egyenletét:
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13)

(A 13) egyenlet 
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-ja természetesen nem azonos a 10)-ével, hiszen tartalmazza Ke-t!)

c)
Membrán elektródák. Itt a töltéssel bíró részecskék forgalma a (elektromosan vezetõ, vagy azzá tett) membrán átnedvesedett-elgélesedett felszíne és az elektrolit között valósul meg. A b) alatti típusokhoz hasonlóan, itt is az idevágó (oldhatósági, ioncsere, komplexképzési, enzim-szubsztrát reakció, stb.) egyensúlyi állandóból fejezzük ki a forgalmat lebonyolító részecskének az átnedvesedett felszíni tartományban fennálló aktivitását. A gyakorlatban fontos pH-mérõ üvegelektród és az ionszelektív elektródok is e  csoporthoz tartoznak. Az általában a másodfajú fémelektródák közé besorolt ezüst/ezüst-halogenid és kalomel elektródákat is membrán elektródaként szokták kivitelezni: az elektrolittal csak az ezüst-halogenidbõl sajtolt, ezüst-szulfiddal elektromosan vezetõvé tett pasztilla, illetve a kalomel-paszta érintkezik.


Problémák akkor jelentkezhetnek, ha a membrán elektróda ioncsere-egyensúlyt hasznosítva mûködik, mint például a pH-mérésben alapvetõ fontosságú üvegelektróda, mely a gélesedett üvegfelület Na+ ionjait cseréli az elektrolit H+ ionjaira. Ez ugyanis már két elektrokémiai folyamat:
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14a)
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14b)

mely - a fentebb kifejtettek szerint - keverékpotenciál képzõdéséhez vezethet. E veszélyt  elkerülhetjük akkor, ha az ioncsere kvantitatív, azaz az elgélesedett üvegfelszín valamennyi mobilizálható Na+ kationja lecserélõdött H+-re, a Na ezáltal eltûnt innen, s a 14a) folyamat kiesik az elektród-elektrolit rendszer mûködésébõl. Ebben az esetben formailag Nernst-egyenletet írhatunk fel:
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15)

, de ez nem igazi termosztatikai összefüggés, hiszen 
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 kinetikai paramétert is tartalmaz: az aktív helyek számát . (Ez az üvegfelület minõségétõl, elõkezelésétõl, öregedésétõl függ.)

A pH mérésének ráadásul elvi problémája is van, hiszen a definíció a H+ ionok egyéni aktivitásával történt, mely az egyéni aktivitási koefficiens ismeretét igényelné (lásd bõvebben az Elektrolitok elektromos vezetése c. mérési liratban). Ezért kellett bevezetni az úgynevezett konvencionális pH-skálát: a Debye-Hückel törvény érvényességi területére esõ ionerõsségû puffereken, különleges pontossággal végzett mérések elvezettek egy standard puffer-sorozat létrehozásához. A gyakorlatban az e sorozat puffereivel kalibrált pH-mérõ által mutatott értéket tekintjük pH-nak.


Az elektródokat funkció - a galvánelemen belül betöltött szerepük - szerint is csoportosíthatjuk. Általában az egyik elektród-elektrolit rendszer (félcella) viselkedését tanulmányozzuk, ezt nevezzük mérõelektródának. A másik félcella ezalatt állandó elektródpotenciállal kell hogy rendelkezzen, ez lesz az úgynevezett referencia- (avagy viszonyítási) elektróda. Ennek elektródpotenciálja akkor lesz gyorsan beálló és stabil - azaz polarizáló hatásoknak ellenálló - ha a mind a csereárama, mind a diffúziós határárama (lásd az Elektrokémia 2. c. mérés leiratát) nagy, mely követelményeket leginkább a kalomel és az ezüst/ezüstklorid elektródák elégítik ki.


Lehet továbbá egy félcella a galvánelemnek az anódja vagy a katódja. Mivel az anód mindíg az a pólus, ahol az oxidáció - tehát az elektronleadás - folyik, ez galvánelemnél a negatív pólus lesz, míg a katód - ahol a redukció, azaz az elektronfelvétel megy végbe - a pozitív. Az anód-katód (negatív-pozitív pólus)-jelleg természetesen az elektródpotenciálok egymáshoz viszonyított értékén múlik; így az elektród és az elektrolit anyagán túlmenõen az elektrolitban uralkodó aktivitásoktól is függ. Mivel ezeket a mérések folyamán gyakran változtatjuk,  anód-katód szerepcsere (a galvánelem pólusainak megfordulása) elõfordulhat.

B) Mérõeszköz
          Az alábbi galvánelemet állítjuk össze:

[image: image24.png]




A galvánelem legfontosabb komponense egy I2/I- redoxi elektróda (1), melynek Nernst-egyenlet szerinti mûködõképességét fogjuk megvizsgálni a mérés során. A redoxi elektródák közé tartozó kinhidron elektróda (2) szolgál referencia elektródaként. A galvanikus kapcsolatot a két elektróda között áramkulccsal (3) biztosítjuk. A galváncella elektromotoros erejét nagy bemenõ ellenállású ( 100M) voltmérõvel (4) mérjük.


A jód-jodid elektróda síma platina elektróda, mely jódot és jodid ionokat tartalmazó oldatba merül. Mind az oldatban, mind az elektróda felületén az alábbi redoxi reakció zajlik:




2I-   I2 + 2e-

A fent mondottak szerint az idevágó Nernst-egyenlet szobahõmérsékleten:
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16)

A 16) egyenletben szereplõ 29,6mV-os szorzó úgy adódik, hogy az RT/zF kifejezésbe behelyettesítjük az R=8,314 J/molK, T=298,15K, z=2 és F=96487 C/mol értékeket s az így kapott számot - a tizes alapú logaritmusra való áttérés miatt - szorozzuk  ln 10 = 2,3026-del.
A standard elektródpotenciál irodalmi értéke (szobahõmérsékleten) =628 mV.


Az e reakcióban szereplõ komponensek elektrolitbeli aktivitását azonban egy másik reakció egyensúlya is befolyásolja:




 I2 + I-    I3-
,
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17)
melynek egyensúlyi állandója - K=641dm3/mol - mutatja, hogy az egyensúly meglehetõsen jobbra eltolt. 


A kinhidron elektróda síma platina elektróda, melyet kinonnal és hidrokinonnal telített puffer-oldatba merítünk. Az oldatban - és a platina elektróda felületén - az alábbi redoxi reakció megy végbe:




hidrokinon  kinon + 2H+ + 2e-,

így az ennek megfelelõ Nernst-egyenlet (ugyancsak 25C körüli hõmérsékletre):





[image: image27.wmf]e

e

/

,

lg

(

)

mV

a

a

a

kinon

H

hidrokinon

=

+

×

×

°

+

29

6

2





18)

A telítés miatt azonban a szerves komponensek aktivitása - állandó hõmérsékleten - állasndó, s így értékük az -ba beleszámítható. Szobahõmérsékleten az így kapott Nernst-egyenlet:




/ mV = 699 - 59 pH




19)

A kinhidron elektróda mind csereáramsûrûség, mind diffúziós határáram tekintetében csak közepes értékkel rendelkezik, így referencia elektródaként való használatát nem elektrokémiai tulajdonságai, hanem egyszerû elõállíthatósága indokolja.

Az áramkulcs a végein üvegszûrõvel lezárt U-csõ, melyet 2,5 mol/dm3-es KNO3  oldattal töltünk fel. A K+ és a NO3- ionoknak az üvegszûrõkön át történõ diffúziója hozza létre a galvanikus kapcsolatot az elektrokémiailag aktív oldatok között.

C) Mérési eljárás és számítások


Célunk annak megmérése, hogy a I2/I- -elektóda a koncentrációk mely tartományában követi a Nernst-egyenletet,  valamint standard elektródpotenciáljának meghatározása.


1. Készítsünk higítási sort KI-os jódoldatból - a higítást KI-oldattal végezve! - egészen 10-9 mol/dm3-es bemérési I2-koncentrációig!


2. Ismert polaritású galvánelemmel - pl. Weston-féle normálelemmel - határozzuk meg, hogy melyik a mûszerünk V s melyik a COMMON bemenete.


3. Állítsuk össze az ábrán bemutatott galvánelemet. (Ügyeljünk arra, hogy elegendõ hely maradjon a jód/jodid-oldatot tartalmazó fõzõpohár könnyû kicseréléséhez!) Kapcsoljuk a kinhidron elektródot a voltmérõ COMMON bemenetére, az I2/I--elektródot pedig a V bemenetére. Így a mért feszültség (U) az alábbi lesz:




U = E = jód/jodid - kinhidron



20)


4. Mérjük meg a galvánelem elektromotoros erejét (E) a fenti higítási sor minden egyes tagjával. (Célszerû a leghígabbal kezdeni, s mindíg a töményebb irányába haladni, hiszen így megtakaríthatjuk a platina-elektróda és az áramkulcs mosogatását.


5. Az aktivitásokat koncentrációkkal helyettesítve, számítsuk ki a 
[image: image28.wmf]I
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-

-tartalmat a higítási sor minden tagjára a 17) egyensúlyi relációval 

x-szel jelölve az ismeretlent, c1-gyel a jodid, c2-vel a jód bemérési koncentrációját, a 17) egyenlet az alábbi formát ölti:
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A 21)-bõl adódó másodfokú másodfokú egyenlet két gyöke közül válasszuk a fizikailag reálisat!

6. Ábrázoljuk az 
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l diagramot.

A 21) egyenlet jelöléseivel a logaritmusfüggvény argumentumába 
(c2-x)/(c1-x)2-t kell írnunk.
 
7. Számítsuk ki az elektróda standard elektródpotenciálját a tengelymetszetbõl. Ellenõrizzük a meredekséget: ha az egyensúly beállt, 29,60,5 mV/dekád kell hogy legyen, ha nem állt be, ennél kisebb. (Nagyobb meredekség csak mérési hibával magyarázható.) Jelöljük a diagramon azt a tartományt, melyet a Nernst-egyenlet leír.
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