Eektrochemie

Při oxidačně redukčních chemických reakcích dochází mezi reagujícími látkami k přenosu elektronů. Z tohoto důvodu existuje souvislost mezi chemickými pochody a současně probíhajícími elektrickými procesy.

Působením vnějšího elektrického pole dochází u řady látek k chemickým změnám. Uvedený proces se nazývá elektrolýza. Elektrolyticky je možno vyvolat i takové reakce, které by samy neprobíhaly. Příkladem je elektrolytické vylučování kovů z roztoků solí nebo tavenin.

Naproti tomu je možné průběh samovolně probíhající chemické reakce využít k výrobě elektrické energie. Na tomto principu jsou založeny mobilní zdroje proudu, jako jsou baterie a akumulátory.

Standardní elektrodový potenciál. Typy elektrod

Od ostatních redoxních reakcí se reakce využívané v elektrochemii liší tím, že rozdělení redoxní reakce na dílčí reakci oxidační a na dílčí reakci redukční u nich není formální, ale skutečné. Elektrochemické reakce se uskutečňují převážně na elektrodách ponořených do roztoku (taveniny) solí. Na jedné elektrodě – katodě dochází pouze k redukci reaktantů (katoda je donorem elektronů) a na druhé – anodě pouze k oxidaci reaktantů (anoda je akceptorem elektronů). Např. redoxní reakci:

Zn(s) + Cu2+ (aq) = Zn2+ (aq) + Cu(s)
spontánní reakce ((G° = -212 kJ.mol-1)

můžeme uskutečnit v Daniellově galvanickém článku. Při průchodu proudu tímto článkem probíhá na zinkové elektrodě oxidační děj a na měděné elektrodě děj redukční:

Zn(s) = Zn2+ (aq) + 2e– 
oxidace

2e– + Cu2+ (aq) = Cu(s) 
redukce

Kationty v krystalové mřížce kovové elektrody mají snahu přecházet do roztoku, ve kterém je ponořena. Roztok se však přijímání kationtů ”brání” a výsledkem těchto dvou dějů je rovnováha, kdy se na rozhraní kov – roztok vytváří elektrodový potenciál. Samotný elektrodový potenciál není možno změřit. Je však možno změřit rozdíl potenciálů u dvou různých elektrod. Použijeme-li jednu elektrodu jako základní – standardní vodíkovou elektrodu (platinová elektroda pokrytá platinou houbou ponořená při 25oC do roztoku o jednotkové aktivitě oxoniových iontů – pH=0 a je k ní přiváděn vodík o standardním tlaku 101,3 kPa), pak potenciály elektrod proměřené vůči této elektrodě se nazývají standardní redoxní potenciály Eş. Standardní redoxní potenciály Eş jsou tabelovány a pomocí nich můžeme sestavit tzv. elektrochemickou řadu napětí kovů, která vypovídá o redukčních vlastnostech kovů a umožňuje spočítat napětí elektrochemického článku sestaveného z vybraných elektrod.

Standardní potenciály charakterizují redukční nebo oxidační schopnost částic ve vodných roztocích. Čím zápornější je standardní potenciál, tím silnější je redukční činidlo. Kovy, které stojí na dolním konci elektrochemické řady napětí (alkalické a kovy alkalických zemin) jsou obzvláště silná redukční činidla a jsou snadno oxidovatelné. Kovy se záporným standardním potenciálem se nazývají se neušlechtilé kovy. Kovy s kladným standardním potenciálem se nazýváme ušlechtilé kovy.

Vybrané standardní redukční potenciály při 25°C:
F2 (g) + 2 e–  =    2 F– (aq)
 

+ 2.87

MnO4 – + 8H+ + 5e– =   Mn 2+ + 4H2O
+ 1.51

Cl2 (g) + 2 e– =   2 Cl– (aq)
 

+ 1.36

Br2 (g) + 2 e–  =   2 Br– (aq)
 

+ 1.07

Fe3+ (aq) + e–  =  Fe2+ (aq)
 

+ 0.77

I2 (g) + 2 e–  =     2 I– (aq)
 

+ 0.54

2 H2O + O2 (g) + 4 e– =    4 OH– (aq)
+ 0.41 

2 H+(aq) + 2 e–  =    H2 (g)


   0.00

Fe2+ (aq) + 2 e– =   Fe (s)
 

- 0.45

Zn2+ (aq) + 2 e–   =    Zn (s) 


- 0.76

Al3+ (aq) + 3 e–    =    Al (s) 


- 1.67

Mg2+ (aq) + 2 e–   =   Mg (s) 

            - 2.37

Na+ (aq) +  e–    =  Na (s) 


- 2.71

Li+ (aq) +  e–      = 
 Li (s) 


- 3.04

Ze standardních redoxních potenciálů je možné vypočítat napětí mezi poločlánky (ve standardním stavu):

(E0 = E0 (katoda) - E0 (anoda)
Poločlánek:

Jestliže ponoříme kovovou elektrodu do roztoku soli téhož kovu, ustaví se rovnováha

M = Mn+ + ne-
Ušlechtilé kovy mají díky svému kladnému standardnímu potenciálu schopnost „vytahovat“ své kationty z roztoku, a tím kovová elektroda získá kladný náboj. 

Neušlechtilé kovy se naopak v roztoku rozpouští, tj. přechází do něj kationty, a elektrony, které zůstávají na kovové elektrodě jí dodávají záporný náboj.
Spojením dvou poločlánků vzniká článek.

Koncentrační článek:
Jestliže  sestavíme galvanický článek ze dvou stejných poločlánků, které se liší pouze koncentrací roztoků elektrolytů, vznikne na základě tohoto rozdílu mezi oběma poločlánky napětí (E. Takový galvanický článek označujeme jako koncentrační článek. Vznik napětí v koncentračním článku, kde koncentrace elektrolytu c2 > c1 můžeme vyjádřit:

(E = 0,059 V. log (c2/c1)
Nernstova rovnice:
Nernstova rovnice poskytuje obecnou informaci o vlivu koncentrací složek reakce na redox-potenciál pro libovolný redox-pár. Je-li znám E0 tohoto systému (např. z elektrochemické řady napětí), je možno z  Nernstovy rovnice vypočítat redox-potenciál pro libovolnou koncentraci. Pro dva redox-páry je pak možno předpovědět výsledné napětí pro libovolné poměry koncentrací.

Chemické zdroje proudu:
Kombinací dvou různých poločlánků můžeme sestrojit článek o určitém požadovaném elektromotorickém napětí.

Galvanické články:
Galvanické články jsou soustavy, ve kterých při vnějším spojení obou elektrod dochází k samovolným reakcím (Gibbsova energie klesá) elektroaktivních látek a soustava poskytuje elektrickou práci. příkladem je klasický článek Daniellův.

Primární články – nevratné, nedají se znovu nabít.

Sekundární články – vratné, dají se znovu nabít, akumulátory.

Palivové články.

Do primárních článků se dávají elektroaktivní látky již při výrobě. Po jejich spotřebování nevratnou chemickou reakcí (po vybití článku) již nelze funkci článku obnovit. Příkladem je suchý článek Leclanchelův. Anodou je zinková nádoba, katodou vrstva burele nanesená na tyčince z aktivního uhlí a grafitu. elektrolytem je chlorid amonný ve formě pasty. Probíhá tu reakce:

Zn + 2NH4+ + 2 MnO2 = Mn2O3. H2O + [Zn(NH3)]

Z dalších článků je možno vzpomenout např. rtuťnaté či lithiové baterie používané v hodinkách a kalkulátorech.

U sekundárních článků se elektroaktivní látka v článku vytváří elektrolýzou při jeho nabíjení. Při vybíjení se elektroaktivní látka opět spotřebovává. Článková reakce je vratná. Příkladem je olověný akumulátor. Katodou je elektroda olověná, pokrytá oxidem olovičitým. Anodou je čisté olovo. Elektrolytem je vodný roztok kyseliny sírové. Výslednou článkovou reakci při vybíjení lze vystihnout rovnicí:
Pb(s) + PbO2(s) + 3 H+(aq) + HSO4–(aq) =
PbSO4(s) + 2 H2O

Vložením opačně orientovaného vnějšího napětí, většího než je rovnovážné napětí akumulátoru, můžeme směr reakce obrátit a článek opět nabít.

Vedle olověného akumulátoru jsou používány akumulátory nikl-kadmiové a alkalické, které jsou lehčí a méně provozně choulostivé. Mají však nižší napětí.

Palivové články lze obecně definovat jakožto elektrochemický systém, do kterého se nepřetržitě přivádí palivo (plynné či kapalné). Zde dochází k elektrochemické reakci a článek plynule produkuje elektrickou energii. Od běžných galvanických článků se palivové články liší tím, že se elektrody neúčastní reakce a elektrolyt se nerozkládá. Nejpropracovanější je Baconův kyslíko-vodíkový článek, který se používá zejména v kosmonautice.

Elektroda, na které dochází k oxidaci se nazývá anoda. Elektroda, na které dochází k redukci se nazývá katoda.V galvanickém článku je anoda záporným pólem, elektrony odtud vystupují do vnějšího vodiče, katoda je kladným pólem, k tomuto místu elektrony putují.

Elektrolýza:
Ponoříme-li dvě elektrody do vodného roztoku elektrolytu a vložíme-li na ně dostatečně velké vnější napětí, dojde k elektrochemické reakci. Tento děj se nazývá elektrolýza. Při elektrolýze je vynucen dodáním elektrické energie obrácený průběh redoxní reakce, která by samovolně probíhala za uvolnění elektrické energie, v galvanickém článku. Je to významný postup, kterým se vyrábí mnoho látek. Používá se při elektrolytické výrobě kovů z tavenin (alkalické kovy, hořčík, hliník), elektrolytickém čištění kovů (rafinace surové mědi), galvanickém pokovování (chromování, stříbření, zlacení, mědění) za účelem protikorozní ochrany, při eloxování (elektrolytická oxidace hliníku) k vytváření ochranného povlaku oxidu na předmětech z hliníku a jeho slitin při výrobě chloru, 

hydroxidu sodného a vodíku elektrolýzou solanky apod.

Množství elektrolyticky vyloučené látky m je přímo úměrné množství použitého elektrického náboje 

Q = I . t  (proud.čas) dle prvního Faradayova zákona 

m /M = I . t ( |z| . F), 

kde M je relativní atomová hmotnost, z je náboj iontu 1 Faraday (F) - náboj 1 molu elektronů, 1F = NA . e- = 6.022.1023.1.602.10-19 = 9.6487 . 104 C. 

Druhý Faradayův zákon: Projde-li stejné množství elektřiny několika různými elektricky vodivými roztoky, jsou množství látek přeměněných na elektrodách ve stejném poměru jako jejich elektrochemické ekvivalenty.

Koroze:
Znehodnocení kovu vlivem povětrnostních podmínek vyvolané reakcí povrchu kovu s jeho okolím nazýváme obecně koroze. Korozi můžeme rozdělit na chemickou, tj. reakci kovu se vzdušným kyslíkem, vlhkostí a v ní rozpuštěnými oxidy uhlíku a síry. Na urychlení koroze se podstatně podílejí lokální články, které vznikají ve vlhkém prostředí na styku dvou různých kovů - elektrochemická koroze. Mechanizmus koroze je složitý a v podrobnostech závisí na podmínkách. Zjednodušeně je možné rezivění železa popsat následujícími rovnicemi:

lokální anoda

Fe = Fe2+ + 2e-
lokální katoda

O2  + 2H2O + 4e- = 4OH-
jakmile se v důsledku difúze setkají vzniklé železnaté a hydroxidové ionty, vytvoří málo rozpustný hydroxid železnatý. Ten se vzdušným kyslíkem oxiduje na červenohnědý oxid-hydroxid železitý (rez):

celkově
Fe2+ + 2 OH-  =  Fe(OH)2
4Fe(OH)2 + O2 = 4FeO(OH) + 2H2O 

Celkový korozní proces se ještě urychlí přítomností solí (např. ze zimního posypu), protože soli zvyšují vodivost elektrolytu a mohou působit i katalyticky.

Korozní ochrana:
Opatření, která vedou ke snížení nebo potlačení korozních ztrát, zejména v případě železa a hliníku, mají mimořádný ekonomický, technický a vědecký význam. Vedle korozivzdorných slitin železa (ocelí) hraje významnou roli nanášení ochranných povrchových vrstev.

Pokovování. Ochrana se provádí nanesením tenkého a dobře přilnavého povlaku z ušlechtilých nebo méně ušlechtilých kovů. Může se nanášet různými způsoby, např. pokovováním ponorem, žárovým pokovováním, elektrochemicky. Ochranné povrchové vrstvy je možno vytvářet i ponorem do pasivujících kyselin, dusičná, fosforečná, laky a emaily. Katodická ochrana se používá zejména u podzemních potrubí, nádrží a lodních trupů. hliník se chrání eloxováním.
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