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1. Introducere

Transformările chimice însoţite de trecerea unui curent electric prin sistem au fost numite reacţii electrochimice. Cuplarea celor două fenomene – reacţia chimică şi trecerea curentului electric – se poate realiza în două moduri distincte: generarea curentului electric ca rezultat al producerii unor reacţii chimice (pile electrochimice) şi respectiv producerea unor reacţii chimice ca rezultat al trecerii curentului electric (electroliza).

Multe reacţii chimice au loc prin transferul unor sarcini electrice, cum ar fi de exemplu reacţiile cu transfer de proton dintre un acid (AH sau BH+) şi solventul SH, sau dintre o bază (B sau A-) şi solvent :

AH + SH = A- + SH2+ 

A- + SH = AH + SB+
SH = S- + BH+ 


  BH+ + SH = B + SH2+

sau reacţiile cu transfer de electron:

Fe2+(aq) + Ce4+(aq) = Fe3+(aq) + Ce3+(aq)
2Fe3+(aq) + Sn2+(aq) = 2Fe2+(aq) + Sn4+(aq)
2Cu2+(aq) + 2I-(aq) = 2Cu+(aq) +I2(aq)

În aceste reacţii, deplasarea (transferul) sarcinilor electrice nu conduce la apariţia unui curent electric, datorită mişcărilor aleatoare (dezordonate) ale particulelor implicate. Curentul electric reprezintă deplasarea sarcinilor electrice într-o anumită direcţie în prezenţa unui câmp electric. Transportul ordonat al sarcinilor este asigurat de purtătorii de sarcină: electronii în metale sau aliaje şi ionii în soluţii sau topituri de electroliţi. 

Electrochimia este ramura chimiei fizice care studiază factorii care conduc la apariţia acestor fenomene şi posibilitatea de a le aplica în scopuri practice.

Reacţiile electrochimice au loc în sisteme eterogene, la suprafaţa de separare dintre două faze, şi sunt puternic dependente de stabilităţile relative ale componenţilor reacţiei în cele două faze.

Cele mai studiate sisteme sunt cele metal / soluţie de electroliţi. În metal purtătorii de sarcină sunt electronii. Cel mai simplu model al structurii metalice se bazează pe ideea punerii în comun a electronilor de valenţă proveniţi de la atomii componenţi ai reţelei cristaline. Atomii îşi pierd electronii de valenţă devenind ioni pozitivi localizaţi în nodurile reţelei cristaline. Electronii eliberaţi sunt asimilaţi cu un „gaz electronic” într-o stare de permanentă mişcare dezordonată. Fluxul orientat de electroni datorat aplicării unei diferenţe de potenţial între două puncte asigură transportul de sarcini electrice. În prezent există şi modele mai realiste, capabile de a explica proprietăţile metalelor.
În faza lichidă (soluţie sau topitură) componenţii reactanţi sunt de regulă sub formă ionică, dar pot fi şi molecule neutre. Un rol important în procesele electrochimice îl are starea speciilor ionice din faza lichidă (de exemplu din soluţie). Ca particule

încărcate electric, ele interacţionează puternic atât cu solventul (interacţie numită solvatare) cât şi cu celelalte particule ionice (care constituie atmosfera ionică). Trecerea lor în alte forme, în urma reacţiilor electrochimice, este dependentă de valoarea energiei libere a procesului. Atât procesul de solvatare (interacţiunile ion – moleculă), cât şi cel de interacţie cu atmosfera ionică (interacţiunile ion – ion), prezintă mari dificultăţi de abordare cantitativă la nivel microscopic. Două modele simple sugerează factorii cei mai importanţi în aceste interacţiuni. Primul este modelul lui Max Born de solvatare a unui ion de către un solvent, iar cel de al doilea este modelul lui Debye şi Hückel de interacţie a unui ion cu atmosfera ionică, în cazul soluţiilor diluate de electroliţi.

Modelul lui Born pleacă de la asimilarea unui ion cu o sferă conductoare de rază rj şi cu o sarcină electrică zje0 (unde zj este valenţa iar e0 este sarcina elementară). Lucrul electric de încărcare a unui astfel de ion în vid, cu constanta dielectrică absolută (0 , este dat de:
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iar într-un solvent cu constanta dielectrică (D ((0 , unde (D este constanta dielectrică relativă:

[image: image2.emf]
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 particule) de transfer din vid în solventul considerat (egală cu energia liberă de solvatare) este dată de diferenţa:

[image: image4.emf] (2)

Ţinând cont de faptul că (D 1 pentru orice solvent, rezultă că [image: image5.emf], ceea ce înseamnă că procesul de solvatare conduce la stabilizarea ionilor. Solvatarea este cu atât mai puternică cu cât raza ionului este mai mică, iar constanta dielectrică a solventului este mai mare. [(0 = 8,854 10-12 F m-1 e0 = 1,602 10-19C]

Coeficientul de activitate (j , care ţine cont de interacţia solvit – solvent, este corelat cu [image: image6.emf] prin:
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În mod similar se pot obţine energiile libere standard de solvatare şi coeficienţii de activitate corespunzători alegând şi altă stare de referinţă în locul vidului. (starea standard este considerată aici soluţia ideală de concentraţie 1M).

Modelul Debye – Hückel ia în calcul interacţiile ionilor din soluţie cu „atmosfera ionică” înconjurătoare şi calculează coeficienţii de activitate fj corespunzători, luând ca stare de referinţă starea de diluţie ionică infinită. Gradul în care proprietăţile unei soluţii de electroliţi se abat de la proprietăţile unei soluţii ideale depinde de intensitatea câmpului electric rezultat din prezenţa tuturor celorlalţi ioni. În modelul Debye – Hückel se ajunge la concluzia că intensitatea acestui câmp poate fi redată cu ajutorul unei proprietăţi caracteristice numită tărie ionică şi definită prin:
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unde Cj  sunt concentraţiile molare ale ionilor componenţi. Din condiţia de electroneutralitate a soluţiei rezultă că sarcina oricărui ion trebuie să fie neutralizată de o sarcină spaţială egală şi de semn contrar, dispersată în restul soluţiei. Deoarece la distanţe mari potenţialul electric al ionului este neglijabil, sarcina spaţială care neutralizează sarcina ionului central este localizată într-o zonă limitată de formă sferică, numită atmosferă ionică sau nor ionic. Pe baza legilor generale de conservare, Debye şi Hückel au obţinut următoarea formă a ecuaţiei care permite evaluarea coeficientului de activitate fj:
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unde A şi B sunt parametri dependenţi de proprietăţile solventului şi de temperatură, iar aj reprezintă distanţa cea mai mică la care ionii se pot apropia de ionul central. Pentru tării ionice mici, cel de al doilea termen de la numitor devine neglijabil şi se obţine legea

limită Debye – Hückel. Legea arată, prin semnul negativ, că atmosfera ionică stabilizează ionii în soluţie.

În modelele prezentate s-a utilizat noţiunea de coeficient ionic individual de activitate. Astfel de coeficienţi nu pot fi măsuraţi experimental, deoarece nu există soluţii care să conţină un singur fel de ioni (pozitivi sau negativi). Din aceste motive a fost introdusă noţiunea de coeficient mediu de activitate. Pentru o soluţie de NaCl, acesta se defineşte ca media geometrică a celor doi ioni individuali:
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iar potenţialul chimic al NaCl pe scara concentraţiei molale este:
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Pentru o sare de tipul MexAy, coeficientul mediu de activitate este:
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Reacţiile electrochimice sunt dependente atât de procesele care au loc la suprafaţa de separaţie dintre faze, cât şi de transportul sarcinilor electrice în cele două faze.

2. Conductori electronici şi ionici

Conductorii electronici sunt în general metalele în stare solidă sau topită, aliajele şi unii compuşi metalici. Conducţia electronică apare prin deplasarea ordonată a electronilor, în timp ce ionii pozitivi de la care au provenit ocupă poziţii fixe. Conducţia

electronică poate fi caracterizată cantitativ cu ajutorul conductanţei specifice, numită şi conductivitate. Potrivit legii lui Ohm, rezistenţa electrică, R, reprezintă raportul dintre diferenţa de potenţial aplicată, U, şi curentul care a rezultat, I:

R U/ I







 (9)

şi se măsoară în ohm (()

Rezistenţa electrică a unui corp depinde de lungimea lui, x, şi de suprafaţa secţiunii acestuia S. (când secţiunea este constantă). Constanta de proporţionalitate, dependentă de natura materialului, este numită rezistenţă specifică sau rezistivitate:
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Valoarea inversă a rezistenţei este numită conductanţă, iar valoarea inversă a rezistivităţii, [image: image14.emf] este numită conductivitate sau conductanţă specifică:
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Din analiza relaţiilor de definiţie rezultă dimensiunile rezistivităţii şi ale conductivităţii: [image: image16.emf]. Unitatea (este uneori denumită mho (inversul lui ohm) sau siemens.

Conductorii electronici au rezistivităţi cuprinse între 10-8 şi 10-5 (m, în comparaţie cu izolatorii care au rezistivităţi ((106 (m.

Creşterea temperaturii conduce la scăderea conductivităţii conductorilor electronici datorită creşterii agitaţiei „gazului electronic”.

Conductorii ionici (numiţi şi conductori de speţa a doua), sub forma soluţiilor sau topiturilor de electroliţi, se formează fie prin disocierea electrolitică a unor substanţe polare (substanţe ionogene ca HCl, CH3COOH etc.) la dizolvarea în solvenţi polari (de exemplu apa), fie prin dizolvarea unor substanţe solide cu structură ionică (ionofori ca NaCl, KNO3 etc) sau prin topirea acestora. Electroliţii sunt consideraţi tari când sunt complet disociaţi, sau slabi, când sunt numai parţial disociaţi. Împărţirea electroliţilor în cele două categorii are un caracter relativ întrucât chiar şi speciile disociate interacţionează între ele, aşa cum a rezultat din modelul Debye – Hückel. La concentraţii mai mari se formează ”perechi de ioni” sau chiar agregate superioare.

Spre deosebire de conductorii electronici, în care densitatea purtătorilor de sarcină (electronii) este o caracteristică intrinsecă a materialului, pentru conductorii ionici sub formă de soluţii densitatea purtătorilor de sarcină poate fi modificată prin schimbarea concentraţiei.
În plus, transportul curentului electric printr-o soluţie de electrolit este asigurat atât de către ionii pozitivi, cât şi de către cei negativi. Transportul ionilor într-o soluţie de electrolit se produce fie datorită existenţei unui gradient de concentraţie, fie datorită aplicării unei diferenţe de potenţial, fie ambelor solicitări.

Pentru a pune în evidenţă caracteristicile conductoare ale soluţiilor diferiţilor electroliţi este necesară mai întâi o standardizare a concentraţiei. Conductivitatea măsurată la diferite concentraţii trebuie să fie convertită într-o mărime referitoare la o concentraţie unitară. Raportul dintre conductivitate şi concentraţia molară, numit conductivitate molară, permite comparaţia dintre conductivităţile soluţiilor diferiţilor electroliţi la aceeaşi concentraţie. Conductivitatea molară se defineşte ca:

[image: image17.emf]
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unde Cm este concentraţia molară a electrolitului, iar factorul 1000 converteşte concentraţia molară din mol/L în unităţi SI (mol/m3).

Deoarece proprietăţile conductoare ale unei soluţii de electrolit sunt dependente atât de concentraţiile ionilor cât şi de sarcinile lor, o proprietate standardizată şi din punctul de vedere al valenţei ionilor este conductivitatea echivalentă, definită ca:
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unde Ce reprezintă concentraţia normală (în echivalenţi gram la litru de soluţie). [Ce p(Cm unde p este produsul dintre valenţa unui ion, z, şi numărul de ioni din formula electrolitului].

În lipsa interacţiilor dintre ioni, conductivitatea echivalentă ar trebui să fie o constantă caracteristică fiecărui sistem. S-a constatat experimental că, pentru soluţiile diluate de electroliţi tari, conductivitatea echivalentă scade odată cu creşterea concentraţiei, după o lege de forma:

[image: image19.emf]
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Prin extrapolarea valorilor (C la concentraţie nulă (când interacţiile interionice se anulează), se obţin conductivităţile echivalente la diluţie infinită, (0 . Acestea sunt proprietăţi intrinseci ale purtătorilor de sarcini şi se găsesc tabelate pentru ionii individuali în soluţii apoase la temperatura de 250C. Ele sunt utilizate la calculul altor proprietăţi de transport ale soluţiilor de electroliţi.

Dependenţa de temperatură a conductivităţii soluţiilor de electroliţi este de asemenea diferită de cea a conductorilor electronici: creşterea temperaturii conduce la creşterea conductivităţii soluţiilor diluate de electroliţi după o lege empirică de forma:

[image: image20.emf]
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Transportul ionilor în soluţii poate avea loc atât datorită aplicării unui câmp electric, cât şi datorită existenţei unui gradient de concentraţie. În primul caz transportul este numit migraţie, iar în cel de al doilea caz, difuzie. Difuzia particulelor neutre este descrisă de legile lui Fick. Pentru ioni aceste legi trebuiesc modificate pentru a se ţine seama şi de gradientul de câmp electric indus de un gradient de concentraţie. Cele două mecanisme de transport pot

avea loc separat sau împreună.

Conducţia electronică şi cea ionică sunt două mecanisme extreme care pot fi întâlnite şi împreună, cooperând la transportul curentului electric.
3. Electrozi şi pile electrochimice

Interesul pentru fenomenele electrochimice a existat din cele mai vechi timpuri. Sfârşitul secolului XVIII şi începutul secolului XIX aduc primele abordări ştiinţifice şi sunt legate de numele unor savanţi ca Volta şi Galvani, care au pus bazele ştiinţifice ale noii discipline şi au rămas în limbajul comun al domeniului. Progresele făcute în domeniul cunoaşterii naturii curentului electric ca şi în domeniul comportării soluţiilor şi topiturilor de electroliţi au permis înţelegerea proceselor complexe, fizice şi chimice, care au loc la suprafaţa de separaţie dintre conductorii electronici şi cei ionici.

Trecerea curentului electric printr-un conductor electronic sau printr-unul ionic reprezintă fenomene fizice. Într-un circuit închis care conţine un conductor electronic şi unul ionic, locul în care au loc şi transformări chimice este suprafaţa de separaţie dintre cele două faze. Pentru a determina trecerea unui curent electric printr-un conductor electronic, este suficient să se aplice o diferenţă de potenţial între două puncte ale acestuia. Pentru un conductor ionic, aplicarea unei diferenţe de potenţial necesită contactarea acestuia cu doi conductori electronici. Astfel, un circuit închis care conţine şi un conductor ionic necesită existenţa a două suprafeţe de separaţie conductor electronic / conductor ionic. Un ansamblu care conţine în contact direct un conductor electronic şi un conductor ionic este numit electrod. (Denumirea de electrod este utilizată şi în alte domenii de activitate. Cea definită mai sus se referă strict numai la fenomenele şi procesele electrochimice). Cel mai simplu electrod este reprezentat de un metal în contact cu soluţia uneia dintre sărurile sale. Vom examina mai întâi procesele fizico-chimice care pot avea loc la suprafaţa de separaţie metal/soluţie.

[image: image21.emf]
Figura 1. Electrod format dintr-o tijă de cupru în contact cu o soluţie de sulfat de cupru

Ionii de cupru, Cu+2, există atât în reţeaua cristalină a cuprului metalic (conductorul electronic), cât şi sub formă hidratată în soluţia apoasă (conductorul ionic). Datorită proprietăţilor diferite ale celor două faze, la suprafaţa de separaţie are loc un ansamblu de procese care conduc în final la atingerea unei stări de echilibru. Trebuie observat că, în momentul iniţial, înainte de realizarea contactului dintre cei doi conductori, fiecare era neîncărcat din punct de vedere electric.
Procese redox la electrod
Procesele chimice şi fizice care au loc la suprafaţa de separaţie dintre conductorul electronic şi cel ionic, pentru ansamblul metal/soluţie apoasă a sării metalului, sunt:

· Oxidarea metalului şi trecerea lui sub formă de ioni pozitivi în soluţie având ca urmare o separare de sarcini constând în încărcarea metalului cu sarcini negative şi a soluţiei cu sarcini pozitive: Cu(s) (Cu+2(aq) + 2e-
· Reducerea ionilor metalici Cu+2 din soluţie şi trecerea lor în forma metalică, având ca urmare o separare de sarcini constând în încărcarea metalului cu sarcini pozitive şi a soluţiei cu sarcinile negative ale ionilor sulfat: Cu+2(aq) + 2e-(Cu(s)
Procesul global poate fi redat sub forma unei reacţii redox: 

Cu(s) (Cu+2(aq) + 2e-
când procesul nu a ajuns la echilibru, sau



Cu(s) ⇆Cu+2(aq) + 2e-
la atingerea stării de echilibru.

Pentru un metal care poate ceda z electroni, echilibrul redox 

[image: image22.emf]


(16)

poate fi deplasat spre dreapta, când metalul este încărcat negativ, sau spre stânga, când metalul este încărcat pozitiv, în funcţie de proprietăţile cuplului Me/Me+z. Cele două posibilităţi sunt ilustrate în comparaţie cu starea iniţială, în Figura 2.
[image: image23.emf]
Figura 2. Apariţia sarcinilor electrice la interfaţa metal/soluţie a unui electrod 
(Me = metal divalent; X- = anion monovalent).

a) sistem fictiv, fără separare de sarcini; 
b) Me(s)(Me+2(aq) + 2e- ; 
c)Me+2(aq) + 2e- (Me(s)
Strat dublu electric
Separarea sarcinilor conduce la formarea unui strat dublu electric. Acesta poate fi asimilat într-o primă aproximaţie cu un condensator pe armăturile căruia sunt localizate sarcinile. Un model mai apropiat de realitate, numit modelul stratului dublu difuz, ţine cont de faptul că, în timp ce pe metal sarcinile electrice sunt localizate la suprafaţa acestuia, în soluţie ele nu mai sunt strict localizate.
Agitaţia termică a ionilor din soluţie conduce la o distribuţie spaţială a acestora cu o densitate de sarcină maximă lângă suprafaţa de separare. Această densitate scade rapid cu distanţa.  Dacă la începutul procesului separării de sarcini nu există nici o forţă care să i se opună, pe măsură ce sarcinile se acumulează, stratul dublu electric se opune progresiv continuării acestui proces, până la blocarea lui totală, când viteza procesului de oxidare devine egală cu viteza procesului de reducere.

Potenţial de electrod
Tendinţa de trecere a celor două forme, Me şi Me+z, dintr-o fază în alta este datorată diferenţelor de potenţial chimic, iar procesul de separare a sarcinilor conduce la o variaţie semnificativă a potenţialului electric de-a lungul distanţei dintre un punct situat în mijlocul metalului şi altul situat în mijlocul soluţiei. (Potenţialul electric într-un punct oarecare este dat de lucrul necesar aducerii unităţii de sarcină de la infinit în punctul considerat). Astfel, definirea potenţialului de electrod, o noţiune foarte des utilizată, implică precizarea punctului la care ne referim. Din punct de vedere conceptual, potenţialul de electrod reprezintă diferenţa de potenţial dintre conductorul electronic şi cel ionic. O astfel de definiţie nu oferă nici o posibilitate practică de a măsura potenţialul de electrod.

După cum se va vedea în continuare, o definiţie operaţională dă posibilitatea măsurării valorii relative a potenţialului de electrod. S-a văzut că procesul chimic (reacţia redox) implicat în stabilirea valorii potenţialului de electrod este însoţit de procesul de separare a sarcinilor electrice. Acesta din urmă avansează până când variaţia stoichiometrică a energiei libere a reacţiei redox devine egală şi de semn contrar cu lucrul electric consumat pentru ca sarcinile electrice implicate să traverseze interfaţa conductor electronic / conductor ionic. Pentru o anumită valoare a diferenţei de potenţial, caracteristică sistemului, se stabileşte o stare de echilibru între procesele de oxidare şi cele de reducere. Întrucât poziţia acestui echilibru este determinată atât de către reacţia redox cât şi de către valoarea câmpului electric care favorizează trecerea sarcinilor electrice într-un sens şi frânează trecerea lor în sens contrar, el a fost numit echilibru electrochimic. 
Echilibrul electrochimic

Echilibrul electrochimic este un proces dinamic, ca orice echilibru caracteristic unui ansamblu statistic. Starea de echilibru presupune egalitatea dintre viteza procesului de oxidare şi cea a procesului de reducere, în prezenţa unui câmp electric. Atât procesul de oxidare cât şi cel de reducere implică transportul de sarcini, ceea ce este echivalent cu trecerea unui curent electric, i+ şi i-. La echilibru, cei doi curenţi electrici au valori egale şi de semn contrar: i+= i-= i0. Valoarea lor comună este numită curent de schimb. Deoarece în starea de echilibru electrochimic vitezele celor două procese – de oxidare şi de reducere – sunt egale, rezultă că procesul global este reversibil şi a ajuns la echilibru. Potenţialul de electrod caracteristic acestei stări este numit potenţial de electrod reversibil sau potenţial de electrod de echilibru. Din cele discutate mai sus rezultă că acest potenţial este dependent de natura celor doi conductori în contact şi de parametrii externi presiune şi temperatură.
Deşi potenţialul reversibil de electrod are o semnificaţie fizică clară, el nu poate fi măsurat direct. O măsurare directă ar presupune conectarea unui instrument (cu terminale metalice) la conductorul electronic şi la cel ionic. Contactarea conductorului ionic presupune însă apariţia unui alt electrod. Rezultă astfel că experimental se poate măsura numai diferenţa de potenţial dintre doi electrozi.

Ansamblul de doi electrozi conectaţi între ei prin intermediul conductorilor ionici a fost numit pilă electrochimică, pilă galvanică sau pilă voltaică. Exista mai multe variante experimentale de realizare a conexiunii prin intermediul conductorilor ionici. Utilizarea unei diafragme semipermeabile care permite trecerea curentului electric fără amestecarea soluţiilor, sau a unei punţi de sare formate dintr-o soluţie de electrolit (soluţie de sare) plasată într-un tub sau într-un material poros sunt cele mai răspândite variante de conexiune electrolitică. O astfel de conexiune ridică problema introducerii în sistem a două noi interfeţe, la care pot exista diferenţe de potenţial semnificative. Prin alegerea adecvată a electrolitului din puntea de sare, aceste potenţiale pot fi reduse până la o valoare neglijabilă.

Pilă electrochimică - Pila Daniell
Un exemplu ilustrativ de pilă electrochimică în care conexiunea celor doi electrozi se face printr-o punte de sare este pila Daniell, din Figura 3.
[image: image24.emf]
Figura 3. Pila Daniell

Se observă că cei doi electrozi sunt Zn/Zn+2 şi Cu/Cu+2, iar conexiunea electrolitică se realizează printr-o punte de sare conţinând de obicei o soluţie apoasă de KCl.

Tensiune electromotoare

Diferenţa de potenţial dintre cei doi electrozi, numită tensiune electromotoare (tem), poate fi măsurată experimental cu ajutorul unui instrument (voltmetru) cu rezistenţă internă foarte mare. Un astfel de instrument lasă să treacă prin circuit un curent foarte mic, ceea ce conduce la menţinerea potenţialelor celor doi electrozi la valorile lor de echilibru. Trecerea prin circuit a unui curent semnificativ modifică potenţialele de echilibru ale celor doi electrozi datorită apariţiei fenomenelor de polarizare, care vor fi discutate mai departe. O alternativă la măsurarea directă a tensiunilor electromotoare cu ajutorul voltmetrelor cu rezistenţă internă foarte mare o reprezintă măsurarea cu ajutorul unor montaje în care prin pila studiată nu trece un curent electric.
Schiţa unui astfel de montaj este dată în Figura 4.

În bucla inferioară, pila etalon furnizează un curent opus celui furnizat de pila studiată. Când cursorul ajunge în poziţia C, galvanometrul indică un curent nul (pila studiată este la echilibru), iar tensiunea AC, (măsurabilă direct) este egală cu tensiunea Ex.

[image: image25.emf]
Figura 4. Montaj în opoziţie pentru măsurarea tensiunii electromotoare reversibile a unui pile electrochimice.

Eet – pilă etalon cu tensiune constantă; Ex – pila studiată; 
AB – fir potenţiometric; G – galvanometru; 
C – punct de compensaţie pentru curent nul.
Interesul pentru realizarea unor pile electrochimice este foarte mare datorită posibilităţii de conversie a energiei chimice în energie electrică, posibilitate utilizată din plin în epoca contemporană.
Schema de funcţionare a unei pile electrochimice este redată de obicei în două variante: 1) una în care se măsoară tem utilizând un voltmetru cu rezistenţă internă foarte mare, când pila nu debitează practic curent electric; 2) una în care în circuit se introduce un ampermetru cu o rezistenţă internă foarte mică, legată eventual în serie cu o rezistenţă de sarcină, când pila devine generator chimic de curent electric. Cele două situaţii sunt schiţate în Figura 5.

[image: image26.emf]
Figura 5. Două moduri de conectare a unei pile electrochimice într-un circuit electric închis

După cum se va vedea în continuare, tensiunea electromotoare în regim de debitare a unui curent electric este mai mică decât cea corespunzătoare tensiunii reversibile (tensiunea „în gol”), când curentul este neglijabil.

Când prin circuit trece un curent electric semnificativ, la cei doi electrozi au loc diferite transformări chimice. În cazul pilei Daniell aceste reacţii sunt dizolvarea în soluţie a zincului metalic sub forma ionilor Zn+2 (oxidarea), cu eliberarea electronilor care trec prin conductorul metalic la placa de cupru unde are loc reacţia de reducere a ionilor de Cu+2 din soluţie şi depunerea acestuia sub formă de cupru metalic. Dacă la orice electrod în stare de echilibru electrochimic au loc şi reacţii de oxidare şi de reducere cu aceeaşi viteză, atunci când pila este străbătută de un curent electric, la unul dintre electrozi devine preponderentă oxidarea iar la celălalt reducerea. Electrodul la care are loc preponderent oxidarea: Zn(s) (Zn+2(aq) + 2e-, posedă un excedent de electroni (are semnul negativ) şi este numit anod. Electrodul la care are loc preponderent reducerea: Cu+2(aq) +2e- (Cu(s), are un deficit de electroni (are semnul pozitiv) şi este numit catod. În circuitul extern, electronii circulă de la anod la catod. Astfel, într-o pilă galvanică, anodul este polul negativ la care se produc preponderent reacţii de oxidare, iar catodul este polul pozitiv, la care se produc preponderent reacţii de reducere. Conform reglementărilor IUPAC, o pilă galvanică este scrisă în forma:
[image: image27.emf]
În acest lanţ electrochimic anodul este scris în partea stângă, iar catodul în partea dreaptă. O bară verticală desemnează interfaţa conductor electronic/conductor ionic, iar două bare verticale desemnează joncţiunea între cei doi conductori electrolitici realizată fie printr-o membrană semipermeabilă, fie printr-o punte de sare.

Conform acestei reglementări, pila Daniel se scrie în forma:
[image: image28.emf]
Uneori este necesară şi precizarea altor caracteristici ale sistemului cum ar fi natura anionilor, concentraţiile molare ale electroliţilor, etc.

În funcţie de particularităţile lor constructive, electrozii pot fi clasificaţi în câteva categorii, după cum urmează:

· Electrozii de speţa I sunt construiţi dintr-un metal imersat într-o soluţie care conţine o sare solubilă a acestuia (aşa cum s-a văzut mai sus). În funcţie de rolul avut în pila galvanică, catod sau anod, un astfel de electrod este reprezentat în forma Me+z(aq) Me, sau Me Me+z(aq). În timpul generării curentului electric, la anod are loc preponderent reacţia de oxidare, iar la catod are loc preponderent reacţia de reducere.
· Electrozii de speţa a II - a sunt construiţi dintr-un metal acoperit cu un compus puţin solubil al acestuia (sare, oxid, hidroxid etc.) imersat într-o soluţie care conţine un anion comun cu compusul greu solubil. Astfel de electrozi sunt reprezentaţi simbolic fie în forma A-n MexAy, Me când sunt catozi, fie în forma Me, MexAy A-n când sunt anozi. Aceşti electrozi prezintă o mai mare stabilitate a potenţialului de echilibru atunci când sunt străbătuţi de un curent electric. Cei mai cunoscuţi reprezentanţi sunt electrodul de calomel, format din Hg, calomel solid (Hg2Cl2) şi o soluţie de KCl şi electrodul de argint/clorură de argint format din Ag, AgCl solid şi o soluţie de KCl.
· Electrozii cu gaz sunt construiţi dintr-un conductor electronic, inert faţă de reacţiile chimice care au loc în sistem, (de regulă Pt) în contact cu un gaz care este barbotat continuu printr-o soluţie care conţine ionii pe care îi poate forma gazul în urma reacţiilor redox. Metalul joacă rolul de suport fizic pentru schimbul de electroni, fiind totodată şi un catalizator al reacţiei redox. Cei mai cunoscuţi electrozi de acest fel sunt electrozii de hidrogen, de oxigen şi de clor. Reprezentarea simbolică a acestor electrozi este similară cu a celorlalţi electrozi discutaţi mai sus.
· Electrozii redox sunt construiţi dintr-un metal inert (Pt, Au, Ag) imersat într-o soluţie care conţine în formă dizolvată un sistem redox cum ar fi Fe+2/Fe+3, [Fe(CN)6]-4/[Fe(CN)6]-3, Ce+3/Ce+4. Reprezentarea simbolică a acestor electrozi este de forma Red, Ox Pt sau Pt Red, Ox atunci când sunt catozi şi respectiv anozi (Red este forma redusă, iar Ox cea oxidată).
· Electrozi cu membrană ion selectivă, dintre care cel mai cunoscut este electrodul de sticlă, se bazează pe dependenţa potenţialului de electrod de poziţia echilibrului de schimb ionic de la suprafaţa membranei. Electrodul de sticlă este construit dintr-un balon de sticlă cu compoziţie specială, cu pereţi subţiri, în interiorul căruia se introduce un electrod de argint/clorură de argint. Soluţia de electrolit care conţine ionii de Cl- este în contact direct cu peretele interior al balonului de sticlă. Ansamblul este introdus în soluţia externă care vine în contact cu peretele exterior al balonului de sticlă. Echilibrele de schimb ionic de la cele două interfeţe sticlă/soluţie conduc la dependenţa potenţialului de electrod de pH-ul soluţiei externe.

În afara acestor exemple, există în prezent un număr crescând de electrozi cu caracteristici specifice destinate anumitor aplicaţii.
4. Potenţiale de electrod şi tensiuni electromotoare.

Ecuaţia lui Nernst
Pentru a găsi semnificaţia potenţialului de electrod vom analiza o reacţie redox în forma ei generală. S-a arătat mai sus că, la stabilirea stării de echilibru, la orice electrod are loc atât reacţia de reducere cât şi cea de oxidare, cele două procese având loc cu viteze egale. Din punct de vedere stoichiometric, reacţia de electrod poate fi scrisă atât ca reacţie de reducere cât şi ca reacţie de oxidare. Pentru uniformitate s-a adoptat (conform reglementărilor IUPAC) una dintre cele două posibilităţi şi anume cea în care reacţia se scrie ca o reacţie de reducere, în forma:
ox + ze- = red 


(17)

în care ox este forma oxidată, iar red este forma redusă. Cele două forme pot avea sarcini electrice. Pentru simplitate aceste sarcini au fost convenţional omise (cu o încălcarea aparentă a legii conservării sarcinii într-o reacţie chimică). În condiţii de temperatură şi presiune constante, starea de echilibru electrochimic se stabileşte atunci când variaţia stoichiometrică a energiei libere Gibbs, (rG , este egală cu lucrul electric Le necesar traversării stratului dublu electric cu potenţialul de reducere (de către sarcina q zF , unde F este constanta lui Faraday (F ≈96500 C mol-1). Deoarece lucrul este efectuat de către sistem asupra mediului, va fi luat cu semnul negativ, (Le (q(), de unde rezultă:
[image: image29.emf]






(18)
Se ştie că variaţia stoichiometrică a energiei libere Gibbs este dată de:
[image: image30.emf]

(19)
unde QR reprezintă raportul de reacţie sau factorul de amestecare. 


Din cele două relaţii se obţine:
[image: image31.emf]

(20)

Când reacţia redox a ajuns la echilibru, atunci (rG 0 , raportul de reacţie este egal cu constanta de echilibru, iar relaţia (19) ia forma:
[image: image32.emf]





(21)

de unde se obţine în final:

[image: image33.emf]



(22)

unde
[image: image34.emf]



(23)

reprezintă potenţialul de reducere standard de electrod.

Uneori se utilizează logaritmii zecimali în locul celor naturali, de unde rezultă:
[image: image35.emf]


(24)

Dacă reacţia chimică ar fi fost scrisă ca reacţie de oxidare, s-ar fi obţinut:
[image: image36.emf]



(25)

cu (reprezentând potenţialul de electrod de oxidare. Potenţialele  de electrod astfel definite sunt numite potenţiale de electrod de echilibru sau potenţiale de electrod reversibile.
Ecuaţia obţinută, în una din formele de mai sus, numită ecuaţia lui Nernst, arată cum depinde potenţialul de electrod ((de reducere sau de oxidare) de natura sistemului redox, de concentraţiile celor două specii şi de temperatură.

Pentru o pilă electrochimică realizată prin asocierea a doi electrozi, tensiunea electromotoare se obţine ca diferenţa dintre potenţialele de reducere ale celor doi electrozi. S-a arătat că, atunci când pila debitează un curent electric, la unul dintre electrozi are loc preponderent oxidarea şi la celălalt reducerea. Dacă vom nota cu indicele 1 unul dintre cuplurile redox şi cu indicele 2 celălalt cuplu, atunci cele două reacţii care au loc (la trecerea curentului electric) sunt: la anod red1 = ox1 + ze-, iar la catod ox2 + ze- = red2. Reacţia globală din celulă este:
red1 + ox2 = ox1 + red2 



(26)

Printr-un raţionament analog celui referitor la un singur electrod, se obţine pentru reacţia globală (26): [image: image37.emf]şi respectiv [image: image38.emf] unde E reprezintă tensiunea electromotoare a pilei, egală cu diferenţa dintre potenţialele celor doi electrozi. Ecuaţia lui Nernst ia forma:
[image: image39.emf]

(27)

unde E0 reprezintă tensiunea electromotoare standard (la echilibru sau în „gol”), când activităţile speciilor implicate sunt egale cu unitatea.
Acelaşi rezultat poate să fie adus şi în forma:
[image: image40.emf], unde [image: image41.emf]
este potenţialul de reducere al electrodului la care are loc preponderent reacţia de oxidare, iar
[image: image42.emf]este potenţialul de reducere al electrodului la care are loc preponderent reacţia de reducere.

Uneori, în locul potenţialului de reducere, (1 , se utilizează potenţialul corespunzător de oxidare, având semnul schimbat:
[image: image43.emf]




(28)
5. Potenţiale de electrod relative
Modul de construcţie al unui electrod arată imposibilitatea măsurării potenţialului acestuia. Asocierea cu un alt electrod permite însă măsurarea tensiunii electromotoare a pilei

electrochimice rezultate. Dacă vom considera că această tensiune este totdeauna o mărime pozitivă, rezultă că valoarea sa se obţine scăzând din potenţialul mai pozitiv pe cel mai puţin pozitiv. Cunoaşterea potenţialului unui electrod ar permite în principiu determinarea potenţialului oricărui alt electrod cu care acesta se poate asocia. Încercările teoretice şi experimentale de a realiza un electrod cu potenţial cunoscut (în particular zero), faţă de care ar putea fi măsurate şi ordonate potenţialele celorlalţi electrozi, nu au condus la un rezultat acceptabil. Dacă am dispune de un asemenea electrod, am putea măsura şi ordona potenţialele absolute ale electrozilor.

Este important de observat că, dacă din aceste valori am scădea o cantitate fixă (de exemplu potenţialul unuia dintre electrozi), ordinea potenţialelor nu s-ar schimba. Un astfel de raţionament ne ajută să înţelegem că putem alege un electrod al cărui potenţial îl considerăm arbitrar egal cu zero, faţa de care putem măsura potenţialele celorlalţi electrozi. Un astfel de procedeu permite măsurarea potenţialelor relative ale electrozilor, fără a altera ordinea lor naturală. Este evident că, faţă de acest electrod, ceilalţi pot avea fie valori pozitive, fie negative. S-a convenit ca electrodul de referinţă al cărui potenţial este considerat convenţional egal cu zero, la orice temperatură, să fie electrodul de hidrogen în condiţii

standard, adică o placă de platină platinată (acoperită cu negru de platină) imersată într-o soluţie apoasă acidă, în care activitatea ionului de hidroniu este egală cu unitatea (pe scara molară), iar presiunea hidrogenului gazos barbotat prin sistem este egală cu o atmosferă. Acesta este numit electrodul normal de hidrogen sau electrodul standard de hidrogen (ESH).

Convenţia constă în a alege [image: image44.emf] În Figura  6. este prezentată o pilă electrochimică formată din doi electrozi, dintre care unul este electrodul standard de hidrogen, iar celălalt este un electrod de speţa I, Zn(Zn+2. În figură sunt date construcţia electrozilor, reacţiile nete de la electrozi când pila generează curent electric, sensul purtătorilor de sarcină în conductorul electronic şi în cel ionic şi semnele (sarcinile) electrozilor. Utilizarea practică a unui electrod standard de hidrogen întâmpină numeroase dificultăţi. Din aceste motive este necesar ca un astfel de electrod să fie folosit numai pentru un număr redus de măsurători, pentru determinarea potenţialelor relative ale unor electrozi mai robuşti, care pot fi  utilizaţi ulterior mai uşor la determinarea potenţialelor relative ale altor electrozi. În acest scop sunt utilizaţi cel mai frecvent ca electrozi de referinţă electrozii de speţa a doua (electrodul de calomel şi electrodul de argint/clorură de argint).

[image: image45.emf]
Figura 6. Pilă electrochimică formată dintr-un electrod de Zn(Zn+2 şi 

un electrod standard de hidrogen, cuplaţi printr-o punte de sare

Utilizarea convenţiei referitoare la potenţialul electrodului standard de hidrogen a permis construirea unei scări relative a potenţialelor de electrod. Tensiunea electromotoare a oricărei pile electrochimice se poate calcula cu ajutorul potenţialelor relative de electrod:
[image: image46.emf]





(29)

Semnele „+” şi „–„ se referă de această dată la poziţia pe scara relativă de potenţiale, după cum se ilustrează în Figura 7.
[image: image47.emf]
Figura 7. Variante pentru poziţia potenţialelor relative de electrod.

(ambele pozitive, unul pozitiv şi altul negativ, sau ambele negative)

Trebuie menţionat că alocarea tensiunii electromotoare a unei pile este independentă de convenţia referitoare la potenţialele relative de electrod.


6. Potenţiale standard de electrod

Valoarea potenţialului de electrod este dependentă atât de natura acestuia, cât şi de concentraţiile componenţilor din soluţie, aşa cum a rezultat din ecuaţia lui Nernst, scrisă pentru reacţia de reducere:

[image: image48.emf]
Pentru concentraţii egale cu cele standard, se obţine o valoare a potenţialului egală cu cea a potenţialului standard, având semnificaţia:
[image: image49.emf]
Se observă că potenţialul standard depinde numai de natura sistemului şi de temperatură. La aceeaşi temperatura, potenţialele relative standard devin caracteristici intrinseci ale  electrozilor. Datorită importanţei lor pentru caracterizarea proprietăţilor termodinamice ale diferitelor sisteme, potenţialele relative standard (de reducere) sunt tabelate pentru temperatura de 250C. Câteva exemple ilustrative sunt date în Tabelul 1. 

· [image: image50.emf][image: image51.emf]
Tabelul 1. Câteva potenţiale standard de reducere la 250C, în soluţie apoasă acidă 

[image: image52.emf]
În tabel, potenţialele standard de reducere cele mai negative se găsesc în partea superioară (tendinţa cea mai accentuată a metalului de a se oxida), pe când cele mai pozitive în partea inferioară (tendinţa cea mai accentuată de a se reduce).
Valorile tabelate servesc la calculul tensiunilor electromotoare standard
[image: image53.emf]
ale pilelor rezultate prin asocierea a doi electrozi, urmând procedeul descris în Figura 7. La electrodul cu potenţial mai pozitiv (catod) are loc reacţia de reducere, iar la cel mai negativ (anod) are loc reacţia de oxidare. Semnul pozitiv al tensiunii electromotoare arată că reacţia globală este favorabilă din punct de vedere termodinamic, pe când semnul negativ arată contrariul.

Prin analogie cu semnificaţiile potenţialelor standard de electrod, se poate verifica uşor că tensiunea electromotoare standard este dată de:
[image: image54.emf]



(30)

unde K este constanta de echilibru a reacţiei globale. 

Utilizând potenţialele standard tabelate, (0, se pot calcula tensiunile electromotoare standard, E0, variaţiile stoichiometrice standard, (rG0 şi constantele de echilibru K. Din valorile obţinute se poate spune dacă procesul chimic global este favorabil sau nefavorabil din punct de vedere termodinamic. 

7. Polarizarea electrozilor
Potenţialul de echilibru (sau reversibil) al unui electrod, ca şi tensiunea electromotoare a unei pile formate din astfel de electrozi, sunt măsurate în condiţiile în care reacţiile de electrod, de oxidare şi de reducere, au viteze egale. La fiecare electrod, curentul anodic este egal cu cel catodic (în valoare absolută), iar suma lor algebrică (curentul net) este nulă. Electrodul, ca şi pila, nu este traversat de un curent electric semnificativ. S-a observat că trecerea unui curent electric prin sistem conduce la modificarea potenţialelor de electrod şi, în consecinţă, şi a tensiunii electromotoare a unei pile. Pentru a diferenţia cele două situaţii, vom nota cu indicele „r” starea de reversibilitate şi cu indicele „I” starea în care electrodul este traversat de curentul I: (r şi (I , sau Er şi EI . Fenomenul apare atât în cazul generării chimice a curentului electric într-o pilă, cât şi în cazul electrolizei, când trecerea curentului electric induce transformări chimice şi poate fi exprimat în forma concisă: [image: image55.emf] şi [image: image56.emf]. Mai mult, s-a găsit că pentru debitare de curent EI Er , iar pentru electroliză EI Er . Aceste rezultate nu pot fi explicate pe baza proprietăţilor termodinamice ale sistemului. O explicaţie satisfăcătoare a fost oferită pe baza analizei cineticii proceselor de electrod. Totalitatea proceselor care contribuie la apariţia diferenţelor menţionate a fost numită polarizarea electrozilor, iar diferenţa dintre cele două potenţiale este numită supratensiune.

Când zona de separaţie conductor electronic/conductor ionic este traversată de un curent electric, procesul global este rezultatul unei serii de etape consecutive dintre care cele mai importante sunt: 

· transportul ionilor (sau al moleculelor neutre) între cele două faze prin migraţia în câmpul electric sau/şi prin difuzie
· adsorbţia/desorbţia speciilor chimice pe suprafaţa electrodului, însoţite de fenomene de desolvatare/solvatare 
· transferul de electroni (procesul redox) 
· reacţiile chimice secundare care preced sau urmează transferul de electroni
· formarea unor faze noi (cristaline, gazoase) care necesită un aport suplimentar de energie.

După cum s-a văzut la studiul vitezei proceselor consecutive, într-o succesiune de etape, una poate deveni limitativă, frânând viteza procesului global. Pentru a asigura viteza dorită a procesului global este necesar consumul unei energii suplimentare. Fenomenele cele mai cunoscute care conduc la apariţia supratensiunii la electrozii străbătuţi de un curent electric sunt pierderile ohmice (datorate căderilor de tensiune pe rezistenţele celor două tipuri de conductori) şi polarizarea. Pentru procesul de generare chimică a curentului electric tensiunea pilei la curentul nominal I este: EI Ereversibil Eohmic Epolarizare , iar pentru electroliză: EI Ereversibil Eohmic Epolarizare .
Pentru un acumulator, care poate funcţiona în ambele regimuri (electroliză la încărcare şi generator de curent la descărcare), curba curent – tensiune arată (calitativ) ca în Figura 8.
[image: image57.emf]
Figura 8. Curba de polarizare a unui acumulator cu plumb
Se observă că, pentru curent zero, tensiunea reversibilă este ≈ 2 V. La încărcare, pentru a creşte curentul, este necesară o creştere a tensiunii externe aplicate. La descărcare, cu cât curentul debitat este mai mare, cu atât tensiunea pilei este mai mică.

O analiză ştiinţifică a acestor fenomene se bazează pe studiul curbelor densitate de curent – tensiune. Densitatea de curent reprezintă intensitatea curentului raportată la suprafaţa electrodului (i = I / S) şi este o măsură a vitezei globale a proceselor de electrod: i zF •vR /S , unde vR/S este viteza reacţiei raportată la suprafaţa electrodului.

Curba de polarizare, reprezentând densitatea de curent în funcţie de potenţialul electrodului, este ilustrată detaliat în Figura 9. În ceea ce priveşte alegerea semnului curentului electric există două posibilităţi, egal folosite în literatura de specialitate. În exemplul prezentat s-a considerat, în mod convenţional, că sensul curentului anodic este cel pozitiv, iar cel al curentului catodic este cel negativ. Valoarea potenţialului pentru care cei doi curenţi, anodic şi catodic, sunt egali şi de semn contrar (având valoarea comună i0), este egală cu valoarea potenţialului reversibil de electrod, (r. Pentru o valoare oarecare (1(r, curentul anodic este mai mare decât cel catodic şi electrodul este străbătut de un curent net anodic, când reacţia de oxidare este preponderentă. Supratensiunea anodică este dată de 
(a (1(r 0.

[image: image58.emf]
Figura 4.9. Curba de polarizare a unui electrod 

Pentru o valoare a potenţialului (2(r, curentul catodic este mai mare (în valoare absolută) decât cel catodic şi electrodul este străbătut de un curent net catodic, când reacţia de reducere este preponderentă. Supratensiunea catodică este dată în acest caz de (a (2(r (0.

Pentru o pilă electrochimică, în care un electrod este anod iar celălalt catod, tensiunea electromotoare în regim de debitare a curentului I este dată de:

[image: image59.emf]

(31)

Deoarece (c 0 şi (a 0 , rezultă că EI Er , aşa cum s-a găsit şi pe cale experimentală.

Polarizarea electrozilor poate fi datorată existenţei unei etape limitative, sau acţiunii combinate a câtorva mecanisme posibile. Cele mai cunoscute mecanisme de polarizare sunt:

· polarizarea de concentraţie, datorată apariţiei unui gradient local de concentraţie (concentraţia de lângă electrod este mai mică decât cea din restul soluţiei)

· polarizarea electrochimică, datorată frânării procesului cu transfer de electron 

· polarizare la schimbarea de fază, datorată aportului suplimentar de energie necesar la formarea unei faze noi (cristalizarea unui metal, formarea unui gaz etc.)

· polarizarea de reacţie, datorată vitezei reduse cu care are loc o reacţie care este implicată în procesele de electrod.

Componenţii care reduc polarizarea sunt numiţi depolarizanţi şi sunt utilizaţi la obţinerea unor curenţi mai mari fără reducerea tensiunii electromotoare a pilei. 

8. Generarea chimică a curentului electric

În afară de interesul academic pentru conversia energiei chimice în energie electrică, există numeroase aplicaţii practice ale acestui fenomen. Pilele electrochimice sunt surse de current continuu şi sunt utilizate în prezent în diferite domenii de activitate. Transformarea directă a energiei chimice în energie electrică, în comparaţie cu alte metode, are numeroase avantaje care decurg atât din randamentele superioare ale conversiei cât şi din reducerea poluării. Principalele caracteristici tehnice ale unei pile electrochimice sunt: tensiunea electromotoare în gol, rezistenţa internă (dependentă de procesele de polarizare), cantitatea totală de electricitate pe care o poate furniza („capacitatea” pilei), energia specifică (energia totală disponibilă raportată la masă) etc.

Există numeroase variante de construcţie a unei pile electrochimice, care pot fi grupate în trei categorii:

1. Pilele electrochimice primare în care reacţia globală este „ireversibilă”. Această caracteristică se referă la faptul că, după debitarea curentului ca urmare a reacţiilor electrochimice, produşii de reacţie nu mai pot fi reconvertiţi în reactanţii iniţiali prin trecerea

unui curent în sens invers (electroliză). Energia electrică este rezultatul conversiei unei  cantităţi fixe de reactanţi. Prima pilă electrochimică primară a fost construită de către Volta. Aceasta constă într-un ansamblu de doi electrozi , unul din cupru şi celălalt din zinc, imersaţi într-o soluţie apoasă acidulată cu acid sulfuric. La debitarea curentului electric într-un circuit închis, reacţiile la electrod sunt următoarele:

la catod (+): 2H+(aq) + 2e- = H2(g)

la anod (–): Zn(s) = Zn+2(aq) + 2e-
În afara meritului său istoric, de a fi arătat posibilitatea conversiei energiei chimice în energie electrică, o astfel de pilă are numeroase dezavantaje practice legate de gabarit, de utilizarea soluţiilor acide etc. Pe acelaşi principiu se bazează o serie de alte pile „uscate”, cum este pila Leclanché, reprezentată prin următorul lanţ electrochimic:

(-) Zn(ZnCl2, NH4Cl, gel(MnO2, C(grafit) (+)

În prezent sunt utilizate numeroase pile de acest tip, cu capacităţi şi energii specifice mai mari şi cu efecte poluante mai mici. 

2. Pile electrochimice secundare sau acumulatori în care reacţia globală este  reversibilă. Această caracteristică se referă la faptul că, după debitarea curentului ca urmare a reacţiilor electrochimice, produşii de reacţie pot fi reconvertiţi în reactanţii iniţiali prin trecerea unui curent în sens invers (electroliză). Acumulatorii pot fi utilizaţi într-un număr foarte mare de cicluri încărcare / descărcare. După caracterul acido / bazic al electrolitului, acumulatorii pot fi acizi sau bazici. Cel mai cunoscut acumulator acid este cel cu plumb în care anodul este un aliaj de plumb, catodul este format dintr-un strat de PbO2 depus pe un suport de plumb, iar electrolitul este o soluţie apoasă de acid sulfuric. Reacţiile globale la electrozi sunt:
[image: image60.emf]
Acumulatorii alcalini folosesc ca electrolit o soluţie de hidroxid alcalin, iar ca electrozi diferite cupluri de metale ca Fe-Ni, Cd-Ni, Zn-Ag sau compuşi ai acestora şi au energii specifice, timpi de viaţa şi robusteţe mai mari decât cei acizi.

3. Pile de combustie în care energia electrică este obţinută prin reacţii chimice în sistem deschis (reactanţii – combustibilul şi oxidantul – fiind alimentaţi în mod continuu, iar produşii de reacţie fiind evacuaţi de asemenea în mod continuu). În prezent se utilizează un mare număr de combustibili (hidrogenul, metanolul, hidrazina, hidrocarburile). Oxidantul este fie oxigenul ca atare, fie cel din aer. Pila de combustie cu hidrogen este frecvent utilizată pe navele spaţiale şi pe unele tipuri de submarine. Ea este redată schematic în Figura 10.

[image: image61.emf]
Figura 10. Schiţa unei pile de combustie cu H2 şi O2
În urma reacţiei de oxidare a combustibilului (hidrogenul) şi de reducere a oxidantului (oxigenul), între cei doi electrozi apare o diferenţă de potenţial. Oxidarea are loc la anod, care devine negativ, iar reducerea are loc la catod, care devine pozitiv. Cei doi electrozi sunt poroşi (de exemplu catodul este din Ni sau din aliaje Ni-Ag, iar anodul din negru de platină sau din paladiu), iar electrolitul este un material ceramic, o soluţie alcalină, o membrană schimbătoare de protoni etc. Electrolitul joacă un rol cheie, permiţând trecerea între anod şi catod numai a anumitor componenţi. Electrozii sunt în acelaşi timp şi catalizatori pentru reacţiile:

[image: image62.emf]
Conectarea celor doi electrozi în circuitul extern cu o rezistenţă de sarcină conduce la conversia energiei chimice direct în energie electrică.

Utilizarea pilelor de combustie cunoaşte o dezvoltare continuă datorită randamentelor de 2 – 3 ori mai mari decât ale motoarelor cu combustie internă, la care se adaugă avantajele aduse de reducerea drastică a poluării.

9. Electroliza
Trecerea unui curent electric printr-un conductor electronic are loc fără transport de masă, numai prin deplasarea electronilor. În cazul conductorilor ionici (soluţii sau topituri de electroliţi), trecerea curentului electric este însoţită de transportul de masă (transportul ionilor). La interfaţa conductor electronic / conductor ionic, au loc şi transformări chimice prin care energia electrică este convertită în energie chimică. Reacţiile care au loc în aceste condiţii nu pot avea loc în absenţa trecerii curentului electric deoarece sunt imposibile din punct de vedere termodinamic ((rG 0 ). Energia electrică asociată trecerii curentului electric compensează lucrul necesar transformării chimice. Electroliza reprezintă aşadar descompunerea unei substanţe prin trecerea curentului electric. Ansamblul proceselor care au loc la trecerea unui curent electric (continuu) printr-un conductor ionic datorită aplicării unei tensiuni externe este numit electroliză. O schiţă simplificată a dispozitivului experimental cu ajutorul căruia se realizează electroliza este prezentată în Figura 11.
[image: image63.emf]
Figura 11. Schiţa unui electrolizor

Celula de electroliză conţine un electrolit (soluţie sau topitură) în care sunt imersaţi cei doi electrozi. Tensiunea dintre cei doi electrozi se măsoară cu ajutorul unui voltmetru, iar intensitatea cu ajutorul unui ampermetru. Sursa externă poate fi reglată continuu, astfel încât se pot trasa experimental curbele curent – tensiune, caracteristice fiecărui sistem. Se observă că electrodul negativ, la care au loc în acest caz reacţii de reducere, este catodul, iar cel pozitiv, la care au loc reacţii de oxidare este anodul.

Reacţiile de reducere au loc la catod iar cele de oxidare la anod atât în pilele  electrochimice cât şi la electroliză; semnele celor doi electrozi sunt însă diferite: la o pilă catodul este pozitiv şi anodul negativ, iar la electroliză invers. Ca şi în cazul pilelor electrochimice, la interfaţa conductor electronic / conductor ionic au loc în timpul electrolizei reacţii de oxido – reducere, reprezentând procesele de electrod primare.

Acestea sunt însoţite şi de alte procese secundare cum ar fi reacţiile dintre produşii primari (de exemplu 2H = H2, 2Cl = Cl2 etc), descompunerea produşilor primari, cristalizarea atomilor metalici, reacţiile produşilor primari cu apa, cu electrolitul sau cu conductorul

electronic. Procesele de reducere şi de oxidare au loc în zona adiacentă cu suprafaţa conductorilor electronici conducând la apariţia unui gradient de concentraţie şi a unei polarizări corespunzătoare. Acest gradient este atenuat prin difuzia din soluţie a componenţilor consumaţi. Depunerea produşilor de electroliză poate conduce de asemenea la o polarizare suplimentară. În funcţie de mărimea polarizării, curba curentului de electroliză în funcţie de tensiunea aplicată arată ca în Figura 12.

[image: image64.emf]
Figura 12. Curbe curent – tensiune pentru diferite valori ale polarizării
În lipsa polarizării, sau pentru o polarizare foarte mică, curentul variază în funcţie de tensiunea aplicată conform curbei îngroşate. Aplicarea unei diferenţe mici de potenţial ial (E1 conduce la trecerea unui curent electric semnificativ. Pentru o polarizare mare, curentul devine semnificativ numai după aplicarea unei tensiuni importante, numită tensiune de descompunere, (Ed . Pentru a obţine un curent semnificativ, diferenţa de potenţial aplicată, (E2 , trebuie să fie mai mare decât tensiunea de descompunere. Tensiunea de descompunere este dependentă atât de natura componenţilor care reacţionează, cât şi de natura electrozilor şi de compoziţia soluţiei.

Relaţia dintre cantitatea de substanţă formată prin electroliză şi sarcina consumată a fost găsită pe cale experimentală de către Faraday şi se exprimă cantitativ cu ajutorul celor două legi ale electrolizei:

1. Masa de substanţă transformată la electrod, m, este proporţională cu sarcina consumată, Q:
[image: image65.emf]
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unde constanta de proporţionalitate ke este numită echivalentul electrochimic al substanţei.
2. Pentru transformarea unei cantităţi de substanţă egală cu echivalentul său chimic, este necesară o cantitate de electricitate egală cu cantitatea de electricitate transportată de un mol de electroni. Aceasta este numită constanta lui Faraday şi este egală cu F 
[image: image66.wmf]N

A

0

•e0 6,022• 1023 x1,602 •10-19 = 96486,7 C / mol. În calculele curente se aproximează: F = 96500 C / mol.
Substituind în prima lege m prin masa molară M şi considerând cantitatea de sarcină corespunzătoare Q = zF, se obţine: M = kezF.

Echivalentul gram al substanţei este Eg = M / z, rezultând astfel semnificaţia echivalentului electrochimic:
[image: image67.emf] 
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Cele două legi pot fi astfel redate printr-o singură relaţie:
[image: image68.emf] 
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Când în soluţie există mai mulţi componenţi care pot participa la acelaşi tip de reacţie (reducere sau oxidare), produşii de electroliză nu mai sunt unitari. Compoziţia amestecului obţinut prin electroliză este dependentă de concentraţiile componenţilor, de natura electrozilor şi de tensiunea aplicată. Datorită multitudinii fenomenelor de polarizare şi a interdependenţei lor, curbele de polarizare nu pot fi deduse teoretic ci se obţin numai pe cale experimentală. Ordinea reducerii diferitelor specii nu urmează strict ordinea potenţialelor standard de reducere. De exemplu, într-o soluţie acidulată de sulfat de zinc se depune zincul  cu [image: image69.emf]0,763 V, şi nu se degajă hidrogenul cu [image: image70.emf]0,000V, datorită supratensiunii mari a hidrogenului. Natura conductorului electronic poate produce de asemenea inversări ale ordinii de reducere sau de oxidare.

Electroliza are numeroase aplicaţii practice dintre care cele mai cunoscute pot fi grupate în următoarele categorii:

· electrodepunerea unor metale (zn, cu, ni, cr, ag, au etc) sub forma unor straturi de grosimi controlate 

· extragerea unor metale prin trecerea lor în soluţie urmată de o depunere catodică

· purificarea unor metale prin dizolvarea lor anodică şi depunerea la catod (de exemplu cuprul)

· electroliza apei pentru obţinerea hidrogenului şi oxigenului, în vederea stocării „chimice” a energiei electrice 

· obţinerea apei grele prin electroliza apei (apa deuterată are o supratensiune mai mare decât apa uşoară)

· obţinerea unor metale prin electroliza topiturilor (de exemplu aluminiul)

· obţinerea clorului, hidrogenului şi hidroxidului de sodiu prin electroliza soluţiei apoase de clorură de sodiu

· desalinizarea apei marine 

· obţinerea mai economică a unor compuşi anorganici (naocl, h2o2, kmno4, mno2)
· obţinerea unor compuşi organici
10. Coroziunea electrochimică
Datorită reactivităţii lor mari faţă de componenţii mediului ambiant, metalele pot trece relativ uşor în alţi compuşi cu proprietăţi diferite, de cele mai multe ori inferioare din punct de vedere practic. Când procesul are loc în mediu uscat între metal şi diferiţi oxidanţi în stare gazoasă, este numit coroziune chimică. Prezenţa unei soluţii de electrolit care conţine componenţi capabili de reacţii de reducere, conduce la cuplarea reacţiei de oxidare a metalului cu cea de reducere, prin formarea unei pile electrochimice. Se produce în acest caz o coroziune electrochimică. Coroziunea electrochimică reprezintă un ansamblu de procese fizico – chimice în urma cărora metalele şi aliajele acestora trec sub forma unor compuşi metalici (oxizi, hidroxizi, săruri) ca urmare a formării unor micropile în care metalul este supus oxidării anodice în timp ce un component din soluţie, numit depolarizant, suferă reacţia complementară de reducere. Metalul trece în soluţie sub formă de ioni cedând electronii reţelei metalice pe care îi consumă depolarizantul.
[image: image71.emf]
Figura 13. Micropilă de coroziune a fierului

Având în vedere caracterul neintenţionat al formării unor astfel de pile pe suprafaţa metalului, este firesc să ne întrebăm care este natura „electrozilor” responsabili de procesul electrochimic. În timp ce pentru o suprafaţă metalică ideală proprietăţile locale trebuie să fie identice în oricare punct, pe suprafeţele reale există o multitudine de neuniformităţi  determinate de prezenţa unor impurităţi, a unor neomogenităţi de natură mecanică (adâncituri, şanţuri, tensiuni diferite), a unor regiuni neechivalente (suprafaţă, muchie vârf etc.), a unor diferenţe de compoziţie sau de temperatură (rezultate ca urmare a unor fluctuaţii locale). Un cuplu format din două zone vecine cu proprietăţi diferite, poate deveni o micropilă în prezenţa unei soluţii de electrolit. Deoarece metalul rămâne în ansamblu neutru din punct de vedere electric, rezultă că procesul anodic (de oxidare) şi cel catodic (de reducere) au loc cu aceeaşi viteză. Procesul global se desfăşoară la un potenţial caracteristic fiecărui sistem, numit potenţial staţionar, (s, sau potenţial mixt. O reducere a vitezei unuia dintre procesele electrochimice (reducerea densităţii de curent) conduce la reducerea identică şi a vitezei celuilalt proces. Rezultă că procesul de coroziune poate fi frânat fie de procesele anodice, fie de cele catodice.

O reprezentare simplificată a curbei de polarizare caracteristică procesului de coroziune electrochimică este redată în Figura 13.
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Figura 13. Diagrama de polarizare pentru coroziunea unui metal

Înţelegerea mecanismului de coroziune electrochimică dă posibilitatea proiectării sistemelor de protecţie anticorozivă. Dintre acestea cele mai utilizate sunt următoarele:

· Acoperirea suprafeţei metalice cu o peliculă de metal mai rezistent la coroziune (Cu, Zn, Ni, Cr, Ag etc.) 

· Acoperirea suprafeţei metalice cu pelicule nemetalice izolante (polimerice, de oxizi cu structură compactă etc.)

· Adaosul unor inhibitori de coroziune, substanţe cu proprietatea de a se adsorbi preferenţial fie pe centrii catodici, fie pe cei anodici. Consumul acestora este cu mult mai redus decât în cazul acoperirii cu pelicule compacte. Blocarea unui anumit fel de centrii reduce sau anulează valoarea curentului de coroziune.

· Protecţia catodică, prin care se leagă metalul într-un circuit electric extern la o sursă de curent continuu. Când metalul este catod, pe el nu mai pot avea loc reacţii de oxidare. Anodul este un electrod inert cum ar fi de exemplu grafitul. Protecţia catodică poate fi realizată şi cu ajutorul „anozilor de sacrificiu”. Anozii de sacrificiu (de exemplu Zn) sunt metale care se oxidează mai uşor decât metalul care trebuie protejat (de exemplu Fe), formând o pilă în care se consumă anodul, atunci când cele două metale sunt legate direct şi ambele vin în contact cu electrolitul. Pe catod au loc reacţii de reducere ale depolarizanţilor existenţi în mediul coroziv.

· Protecţie anodică, prin care metalul de protejat este menţinut într-o pilă sub formă de anod, când curentul conduce la formarea unei pelicule protectoare (pasivare). Procedeul implică riscuri mai mari întrucât deteriorarea locală a peliculei protectoare poate conduce la o coroziune accelerată datorată funcţiei sale de anod.
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