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ELEKTROCHEMIA - INTEGRALNA CZESC CHEMII OGOLNEJ

Elektrochemia petni w dydaktyce na ogét role nauki o ogniwach galwanicznych,
elektrolizie i korozji. Moze ona jednak i powinna petni¢ role jednego z fundamentow
chemii og6lnej i czesciowo termodynamiki chemicznej. Sita elektromotoryczna
(SEM) ogniwa jest miarg wielkosci swobodnej entalpii zawartej w ukladzie
reagujacym. Zapoznanie sie z szeregiem napieciowym elektrod metalicznych,
a szerzej elektrod redoks, pozwala na poréwnywanie roznych uktadow redoks
i ich zdolnosci do wzajemnego utleniania czy redukcji. Tablica potencjatow
standardowych réznych uktadéw redoks stanowi¢ moze wiec zrédto informacji
0 wzajemnej reaktywnosci tych uktadéw i mozliwosci przewidywania kierunku
zachodzacych reakcji.

Zagadnienia elektrochemiczne spotykamy w wiekszym lub mniejszym
stopniu w kazdym programie chemii. Juz w programie kl. VIII szkotly
podstawowej widnieje ¢wiczenie: elektroliza roztworu CuCl2. W obowigzujgcym
od roku 1987 programie szkoty Sredniej mamy w Il kl. LO zagadnienia
rownowag jonowych w roztworach elektrolitow, a w kl. Ill w dziale
elektrochemia szersze potraktowanie tego zagadnienia. Zagadnienia te
spotykamy w réznym czasie i w liceach zawodowych i technikach roznych
typoéw. W szkole wyzszej na kierunkach chemicznych i pokrewnych mamy
te zagadnienia w ramach ,podstaw chemii” oraz w kursie chemii fizycznej.
Kurs elektrochemii w klasach o profilach matematyczno-fizycznym i bio-
logiczno-chemicznym jest poszerzony o zagadnienia energetyki reakcji chemicz-
nych. Energetyke reakcji, w tym i procesow elektrochemicznych, interpretuje
sie z punktu widzenia zmian swobodnej entalpii reakcji.

Dotychczasowa realizacjg zagadnien elektrochemicznych polegata gtéwnie
na pokazaniu i zrozumieniu proceséw w ogniwach galwanicznych i elek-
trolizerach, oraz na wyjasnianiu przyczyn i zastosowan tych proceséw, na
wyjasnianiu proceséw korozji. Jest to zdaniem autora formalizowanie
realizacji tych waznych zagadnien. Autor widzi mozliwo$¢ szerszego podejscia
do tych zagadnien bez konieczno$ci zwiekszania limitow czasowych na ich
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realizacje. Chodzi gtéwnie o mozliwo$S¢ wykorzystania wiadomosci z elek-
trochemii do ustalania i przewidywania naturalnego kierunku reakc;ji,
gtéwnie reakcji redoks. W ten sposob elektrochemia stanie sie jednym
z elementéw chemii ogolnej i rozszerzy wiedze o reakcji chemicznej.
Wezmy dla przyktadu najprostsze z ogniw odwracalnych, tj. ogniwo
Daniella, ktére uczeh czy student poznaje na poczatku kursu elektrochemii.

Rys. 1. Ogniwo Daniella z kluczem elektrolitycznym (K) w postaci paskéw bibuty
nasyconej roztworem KNO3

Ogniwo zbudowane jest z dwoch elektrod odwracalnych, na ktérych
zachodzg reakcje odwracalne (Zn ~ Zn2+-f2e, Cu ~ Cu2++2e). Po
zwarciu elektrod, na elektrodzie ujemnej czyli cynkowej zachodzi proces
utleniania (Zn -» Zn2+ + 2e), a na elektrodzie dodatniej redukcja kationdw
miedzi (II) do metalicznej miedzi (Cu2++2e -» Cu). Oba roztwory
potaczone sg kluczem elektrolitycznym, ktory stanowi stezony roztwor
K N 03. Zamiast czesto stosowanej rurki szklanej wypetnionej KN 03 z dodat-
kiem agaru mozemy uzy¢ paska bibuty filtracyjnej nasyconej roztworem
KNO3(rys. 1). W charakterze przyrzagdu pomiarowego wystepuje woltomierz
cyfrowy lub lampowy. W warunkach szkolnych mozna réwniez zastosowac
zwykty woltomierz magnetoelektryczny. Nalezy jednak pamieta¢, ze nie
mierzymy wéwczas SEM ogniwa, a tylko nizsze od niej napiecie i popetniamy
wiekszy btagd. Pomiar SEM ogniwa (lub wspomnianego napiecia bliskiego
SEM) wskaze na wielko$¢ charakteryzujgca wzgledng reaktywno$¢ dwdch
uktadow redoks, tj. Zn|Zn2+ oraz Cu|Cu2+. Sumaryczna reakcja w ogniwie
to znana juz uczacemu sie reakcja: Cu2++Zn -» Zn2++Cu. Rdznica
potencjatow tych elektrod (potogniw) wynosi w przypadku jednomolowych
roztworéw stosowanych soli ok. 11 V.

Jesli w analogicznym ogniwie zastosujemy zamiast elektrody miedziowej
np. elektrode srebrowg, wowczas SEM bedzie wieksza, gdyz wzajemna
reaktywnos$¢ uktadéw redoks Zn|Zn2+ i Ag|Ag+ bedzie rowniez wieksza.



SEM ogniwa jest miarg zmian swobodnej entalpii zachodzacego procesu
(jego maksymalnej pracy): n-F- E = —AG.

W czasie realizacji tych zagadniehA trzeba koniecznie utrwali¢ fakty:

1) na elektrodzie dodatniej ogniwa, czyli elektrodzie o wyzszym potencjale,
zachodzi zawsze redukcja - elektroda ta jest wiec katoda,

2) na elektrodzie ujemnej ogniwa, czyli na elektrodzie o nizszym potencjale
zachodzi zawsze utlenianie - ta elektroda jest anodg (nalezy zapamietac
réwniez, zc w elektrolizerze katodg jest elektroda ujemna).

Do tych faktéw bedziemy czesto wracali.

Wiadomo, ze nie istnieje mozliwo$¢ pomiaru potencjatu pojedynczej
elektrody a tylko réznicy potencjatow dwodch elektrod ogniwa, czyli jego
SEM. W tym celu wybrano umownie elektrode wodorowa, ktdrej potencjat
standardowy przyjeto jako rowny zeru we wszystkich temperaturach. Elektrody
wodorowej nie stosowano dotychczas w praktyce szkolnej. Mozna jednak
zbudowac bardzo prosty model elektrody wodorowej wykazujacej potencjat
bliski potencjatlowi standardowej elektrody wodorowej. Zamiast drogiej
i trudno dostepnej platyny mozna z powodzeniem zastosowac grafit ze
zuzytej bateryjki po jego doktadnym oczyszczeniu. Taka elektroda grafitowa
po jej elektrolitycznym nasyceniu wodorem speini w jednomolowym kwasie
solnym funkcje elektrody wodorowej. Mierzac site elektromotoryczng ogniwa
zbudowanego z tak przygotowanej ,elektrody wodorowej” i elektrody
miedzianej czy cynkowej otrzymujemy dla tych elektrod wartosci potencjatow
bliskie + 0,34 V i —0,76 V. Wartosci te sg wiec bliskie danym tablicowym,
a ich roznica wynosi 11 V, co odpowiada warto$ci mierzonej uprzednio
SEM ogniwa Daniella. Po tych i ewentualnie innych prébach, mozna
wprowadzi¢ pojecie szeregu napieciowego metali a wlasciwie szeregu elektrod
metalicznych:

Reakcja redoks Potencjat standardowy [V]
K K++e -2,92
Ca N Ca2++ 2e -2,84
Na » Na++e -2,71
Mg ~ Mg2+ + 2e -2,38
Al ~ AlI3+ H3e - 1,66
Zn Zn2+ + 2e -0,76
Cr ~ Cr3++ 3e -0,71
Fe ~ Fe2++ 2e -0,44
Co =t Co2+ + 2e -0,27
Ni A Ni2+ + 2e -0,23
Sn Sn2+ + 2e -0,14
Pb ~ Pb2++ 2e -0,13

H2 ~ 2H+ +2e 0,00



Reakcja redoks Potencjat standardowy [V]

Cu Cu2+ + 2e 0,34
2Hg ~ Hg|++ 2e 0,80
Ag = Agt+te 0,80
Pt Pt2+ +2e 1,20
Au 72 Au3+ + 3e 1,42

W szeregu tym podane sg wartosci potencjatéw standardowych, nazywane
dawniej niezbyt poprawnie potencjatami normalnymi, wspomnianych elektrod.
W wielu podrecznikach czytamy, ze potencjat standardowy (normalny)
elektrody to jej potencjat (wzgledem jakiej$ elektrody odniesienia) w 1-molowym
roztworze jonéw potencjatotworczych, a wiec np. potencjat elektrody miedzianej
w 1-molowym roztworze jonéw Cu2+. Nie jest to prawda. Winnismy moéwié
0 roztworze, w ktdrym aktywno$¢ jonéw Cu2+ a nie stezenie rowne jest
jednosci, a poza tym chodzi o roztwdr, w ktérym jony na siebie nie
oddziatuja. Takie warunki spetnia tylko roztwdér nieskoriczenie rozcienczony.
Wartosci standardowe uzyskujemy wiec wytgcznie poprzez ekstrapolacje
mierzonych wielkosci do zerowego stezenia. Nie istnieje wiec obiekt fizyczny,
ktory bytby elektrodg o swym potencjale standardowym, tak jak nie istnieje
gaz doskonaty, ciato doskonale sztywne itp.; elektroda wykazujgca potencjat
standardowy jest wiec fikcjg fizyczng a nie realnie istniejgcym obiektem.
Fikcja fizyczng jest rowniez roztwdr nieskofczenie rozcienczony. Mozna by
sadzi¢, ze jest to rozpuszczalnik. To réwniez nie jest prawdg. W sposéb
przystepny mozna by powiedzie¢, ze nieskoficzenie rozcieficzony roztwor
wodny to woda, z ktérej ,wydobyliSmy jony”, ale zakldcenie struktury
wody, wywotane przez te jony, pozostato. Wrd¢my do analizowanego
szeregu napieciowego elektrod metalicznych.

Szereg ten mozemy wykorzysta¢ juz do przewidywania naturalnego
kierunku dowolnej reakcji: metal - kation innego metalu. Napiszmy jedy-
nie réwnanie reakcji redoks metal - jon dowolnego metalu w tym szere-
gu, wykazujagcego wyzszy potencjat standardowy, w kierunku redukcji,
oraz roéwnanie innego procesu odpowiadajgcego nizszemu potencjatowi
w kierunku utleniania, a otrzymamy po dodaniu wspomnianych réwnan
stronami, prawidtowo napisane réwnanie redoks. Z tej przyczyny np.
metale, ktorych elektrody wykazuja nizszy od wodoru potencjat standar-
dowy (ujemne wartosci potencjatu), sa reduktorami wzgledem jonu wodo-
rowego:

Zn -+ Zn2++2e utlenianie
2H++2e -* H2 redukcja

Zn+ 2H+ -* Zn2+ + H2



Metale te wypieraja wodoér z rozcienczonych roztworéow kwaséw nie-
utleniajacych, a w przypadku metali o silnie ujemnych potencjatach, réwniez
z wody.

Oprocz podanych wyzej elektrod metalicznych spotykamy réwniez elektrody
gazowe, np. wspomniang elektrode wodorowa, ktdrych metal - platyna nie
stanowi materiatu czynnego elektrody a tylko przenosnik elektronéw.

Sg to rowniez:

- elektroda chlorowa: CI2+ 2e ~ 2CP ; Pt,CI2|CI~ 1,36 V

- elektroda bromowa: Br2+ 2e = 2Br~ ; Pt,Br2|Br_ 1,07 V

- elektroda tlenowa: 40H" ;= Oz+4e ; Pt,011~]02 0,40 V

Powyzsze elektrody mozna réwniez otrzymac¢ i zmierzy¢é ich potencjat
wzgledem elektrody wodorowej. | tu zastosujemy grafit nasycony elektro-
litycznie gazowym chlorem, bromem czy tlenem.

Odrebny typ elektrod to elektrody redoks zbudowane z platyny (grafitu)
zanurzonej w roztworze obu postaci - utlenionej i zredukowanej ukiadu
redoks, np:

Pt, Fe2+ |Fe3+ (lub C, Fe2+|Fe3+) 0,77 V

Sole zelaza (IIl) moga np. dzieki tej wartosci potencjatlu reagowac
z metaliczng miedzig (trawienie miedzi), co stanowi dla uczgcych sie chemii
pewne zaskoczenie.

2Fe3+ + 2 -» 2Fe2+
Cu -» Cu2+ + 2e

2Fe3+ + Cu > Cu2+ + 2Fe2+

Znajomosc¢ elektrochemii ogniw galwanicznych pozwala wiec na zrozumienie
réznych reakcji.

Kazdej wiec reakcji redoks mozna przypisa¢ pewien potencjat i dlatego
zamiast moéwi¢ o potencjale elektrody redoks, mowimy czesto o potencjale
reakcji redoks lub - ukladu redoks. Potencjat dowolnego uktadu okresla
znany wzOr Nernsta:

n = 7040,059/n «lg([utl.]/ [red.])

W przypadku elektrody Fe3+ |Fe2+ postacig utleniong jest sol zelaza
(111) a zredukowanej - zelaza (Il). Z tego wzoru wynika jednocze$nie sens
potencjatu standardowego uktadu, n = nQ, gdy [Fe3+] = [Fe2+]. W przypadku
elektrod metalicznych postacig zredukowang jest oczywiscie metal, ktorego
aktywnos$¢ (w przyblizeniu stezenie) przyjmuje sie jako rowne jednosci
i [utl] = g jonéw metalu. Wéwczas przyblizona postaé wzoru Nernsta
wyraza sie wzorem:



n = 70+ 0,059/nelg c

A oto wycinek tabeli potencjatéw standardowych réznych uktadéw redoks:

HCOOH X C02+ 2H++ 2e 0,14 V

h2 +ch3ho = CH3COOH + 2H++ 2e 20,13 V
2H20 + HASO 2 H3As0 4+ 2H++2e 0,56 V
2P =t 1242 0,54 V

2H20 + Mn2+ = Mn02+ 2H++2e 1,28 V
7H20 + 2Cr3+  Cr20 2- + 14H+ +6e 1,36 V
4HZO + Mn2+  Mn04 +8H++ 5e 152 V
2H 20 H20 2+ 2H+ + 2 1,77 V

h202 02+ 2H++2e 0,68 V

Na podstawie znajomos$ci wartosci potencjatdéw redoks mozna rozstrzygac,
jak zaznaczono, czy jaka$ reakcja jest mozliwa i w jakim bedzie przebiegata
kierunku. Zastanéwmy sie np., czy chlor moze by¢ otrzymany przez
utlenianie CP przez roztwdr KMn04 lub K2Cr20 7, ktére znane sg jako
silne srodki utleniajace. Potencjat standardowy uktadu CI2|Cr wynosi 1,36
V, uktadu Mn04, H+|Mn2+ 152 V a uktadu Cr20?~, H+|Cr3+ 1,36 V.
Wida¢ stad, ze Mn04 w Srodowisku kwasnym moze byé utleniaczem CI"
a Cr20 2- nie (réwnos$¢ potencjatdéw standardowych). Jednak nie tylko
warto$¢ potencjatdw standardowych decyduje o wyniku reakcji.

Zapiszmy rownanie Nernsta dla obu utleniaczy:

- *°+0,059/5 « Ig([Mn04]-[H+]8/[Mn2+])
= Tt°+ 0,059/6 < Ig([H+]14[Cr20n/[C r 3+]2)

Wida¢ tu wielki wptyw stezenia jonéw wodorowych na potencjat utleniajgcy
uktadu, ktéry powoduje podwyzszenie tego potencjatu obu utleniaczy. Z tych
wzgledow KM nO04 nie utlenia obojetnych chlorkéw, tylko kwas solny
(srodowisko silnie kwasne) a w przypadku K2Cr20 7 reakcja moze zachodzi¢
tylko wobec bardzo stezonego kwasu solnego. Stosowanie stezonego kwasu
solnego powoduje podwyzszenie potencjatu utleniajacego dwuchromianu
i jednocze$nie obnizenie potencjalu C12|C1~ w wyniku wzrostu stezenia
jonow chlorkowych:

ncva- = n°+ 0,059 migtCl-]-1

Nadtlenek wodoru jako utleniacz o potencjale standardowym 1,77 moze
reagowa¢ z wieloma substancjami wykazujagcymi nizsze potencjaty redoks,



ale wobec MnO” w $rodowisku kwasnym sam ulega utlenieniu do wolnego
tlenu przy potencjale 0,68 V. Fakt wiec, ze jaka$ substancja jest utleniaczem
lub reduktorem nie zalezy wytgcznie od jej wiasciwosci ale i od wiasciwosci
drugiego reagenta a Scislej od jego potencjatu redoks. Potencjat redoks, np.
uktadu arsenian - arsenin jest bardzo bliski wartosci potencjatu jod - jodek
i zalezy rowniez w duzym stopniu od pH roztworu. Z tego wzgledu
w roztworach kwasnych arsenian utlenia jon jodkowy do wolnego jodu,
a w tworach obojetnych lub stabo zasadowych zachodzi reakcja przeciwna,
tj. arsenin redukuje jod do jonu jodkowego.

Chcac wiec przewidzie¢ bieg jakiej$ reakcji wybieramy z tabeli potencjatow
redoks dwa uklady (reakcje potéwkowe) i zapisujemy uktad o wyzszym
potencjale w kierunku redukcji, a uktad o potencjale nizszym w Kkierunku
utlenienia. Po zbilansowaniu liczby oddanych i pobranych elektrondw
dodajemy oba potowkowe réwnania stronami i otrzymujemy gotowe réwnanie
procesu redoks w postaci jonowej, tak jak to wczesniej czyniliSmy z prostszymi
przypadkami redukcji pewnych jonéw przez bardziej reaktywne metale. Zeby
mie¢ pewnos¢, ze reakcja taka bedzie zachodzita, winnismy wybiera¢ uktady,
ktorych potencjaty standardowe roznig sie nie mniej niz o 300 mV.

Patrzac na pierwsza pozycje przytoczonej tabeli potencjatéw rfcdoks
widzimy, ze zdolno$ci redukujagce kwasu mrowkowego sg nie mniejsze
niz znanego uczniowi aldehydu mrowkowego. W szkolnym kursie nie
moéwi sig, lub méwi bardzo mato, o redukujacych witasciwosciach kwasu
mréwkowego (HCOOH) - ten fakt jest wyraznie widoczny przy analizie
potencjatdw redoks.

Kurs elektrochemii moze rozszerzy¢ wiedze na temat zasady zachowania
energii — podstawowego prawa przyrody. Wezmy dla przyktadu ogniwa
zbudowane z elektrody wodorowej i chlorowej. W ogniwie tym, ktérego
schemat przedstawia zapis: Pt,H2|HCI|CI2,Pt zachodzi proces:

1/2 H2+ 1/2 CI2 - H+ +C1-,
a SEM standardowa ogniwa wynosi:

E° = n°PalCr - = 1,36V - 0,0V = 1,36V
Maksymalna praca procesu (zmiana swobodnej entalpii) wynosi:
wmx = AGO = —nFE® = -1,96500 C « 1,36V = -131,24 kJ
Proces zachodzacy we wspomnianym ogniwie to, jak wida¢ z réwnania,

proces otrzymywania kwasu solnego (hydratowanych jonéw) z gazowego
wodoru i chloru. W procesie elektrolizy HC1 zachodzi proces odwrotny



- rozkiad kwasu solnego na wodor i chlor. Zgodnie z zasadg zachowania
energii, energia tworzenia jakiego$ zwigzku musi by¢é roéwna energii jego
rozktadu wzietej ze znakiem przeciwnym. Praca elektryczna rozktadu mola
jonow H+ i mola jonéw CIl- z wytworzeniem potowy mola obu gazowych
produktéw musi by¢ co najmniej rowna 131 kJ a wiec W = LI-F, gdzie
Ur oznacza napiecie rozktadowe elektrolizy. W rzeczywistosci mamy czesto
Ur” |E|. Poréwnujemy warto$ci bezwzgledne W i E, gdyz wiadomo, ze
znaki ich sg przeciwne. Poznanie tego faktu daje zrozumienie istoty napiecia
rozktadowego elektrolizy. Znak wiekszosci oznacza, ze Ur jest w wiekszosci
przypadkéw wieksze od |E| o tzw. nadnapiecie (lub w odniesieniu do
pojedynczej elektrody nadpotencjal). Napiecie rozktadowe rowne jest wiec
zawsze co najmniej SEM ogniwa galwanicznego, w ktérych w tych samych
warunkach (p, T, c¢) zachodzitaby identyczna reakcja majgca przeciwny
kierunek. Warto$¢ zmiany swobodnej entalpii procesu zachodzacego w o0g-
niwie AG = —nFE musi by¢ rowna co do bezwzglednej wartosci pracy
elektrycznej wiozonej do procesu elektrolizy. Poniewaz W = nFU, czyli
z warunku AG = W wynika |E|w Ur. Zarbwno SEM ogniw jak i napiecie
rozktadowe sg wielkosciami mierzalnymi nawet w warunkach szkolnych.
Mowiono juz o prostej metodzie pomiaru SEM. Réwniez w prosty sposob
mozna zmierzy¢ napiecie rozktadowe Ur.

Wiemy, ze funkcja | = f(U) dla przewodnikdéw metalicznych (przewodniki
I klasy, elektronowe) zgodnie z prawem Ohma, ma charakter liniowy.
Przebieg tej funkcji dla przewodnikow Il klasy (przewodnikow elektrolitycz-
nych, jonowych) jest odmienny:

Rys. 2. Wykres funkcji I = f(U), A - dla przewodnikéw | rodzaju,
B —dla przewodnikéw Il rodzaju z podaniem sposobu wyznaczania napiecia
rozktadowego



Aby uzyska¢ wartos¢ Ur, wystarczy wiec przedtuzyé liniowy odcinek
rosngcego odcinka krzywej I = f(U). Dla wodnego roztworu HC1l (o
stezeniu 1 mol ¢ dm-3) napiecie rozktadowe na elektrodach z gladkiej
platyny wynosi 1,31. Podana warto$¢ jest zblizona do podanej uprzednio
warto$ci SEM standardowej ogniwa Pt,H2|HCI |[CI2Pt.

W ogniwie chlorowodorowym zachodzg reakcje:

- elektroda (+) - katoda 1/2 CI2+ e -* CIl- (redukcja)

- elektroda (—) - anoda 1/2 H2—e -» H+ (utlenianie)

W elektrolizerze natomiast:

- elektroda (+) - anoda CI- -* 1/2 CI2+ e (utlenianie)

- elektroda (—) - katoda H++e -» 1/2 H2 (redukcja)

Sumaryczny proces zachodzacy w ogniwie to rzeczywiscie:

12 CI2+ 1/2 H2 - CIl-+HA"
a w procesie elektrolizy:
H++Cl- - 12 H2+ 12 CI2

Powyzszy schemat wyjasnia dodatkowo fakt, ze w ogniwie katodg jest
zawsze elektroda dodatnia, gdyz na niej zachodzi proces redukcji, a w procesie
elektrolizy proces redukcji zachodzi na elektrodzie ujemnej i ona nosi nazwe
katody.

Znajomos$¢ napie¢ rozktadowych elektrolizy wyjasnia nam wiele mechaniz-
mow procesow elektrodowych. Wszystkie kwasy tlenowe, zasady oraz sole
kwasow tlenowych z kationami metali, o silnie elektroujemnych potencjatach
standardowych wykazujg w roztworach o identycznym stezeniu takie samo
napiecie rozktadowe. Wskazuje to na identyczno$¢ zachodzgcego tam
procesu, tj. elektrolizy wody. Réwniez fakt niewydzielania sie metalu na
katodzie silnie reaktywnych metali w procesie elektrolizy roztworéw ich soli
mozna bardzo tatwo wyjasni¢ w oparciu o napiecia rozktadowe elektrolizy.
Hipotetyczne ogniwo Na|NaCl|CI2Pt winno, jak to wynika z szeregu
napieciowego, wykazywa¢ SEM standardowg ok. 4 V i tylez winno wynosi¢
napiecie rozktadowe elektrolizy roztworu NaCl. Elektroliza zachodzi juz
jednak przy napieciu ok. 2 V, co absolutnie wyklucza mozliwos$¢ redukcji
Na+ na katodzie i reakcje wydzielonego sodu z wodg. Takie ttumaczenie
elektrolizy znajdziemy jeszcze dzi$ w niektorych podrecznikach - szczegOlnie
fizyki. Musi zachodzi¢ tu inny proces wymagajacy nizszego napiecia roz-
ktadowego, a mianowicie redukcje H+ lub wody.

Widzimy wiec, ze znajomos$¢ szeregu napieciowego elektrod metalicznych
oraz analogicznego szeregu ukiadéw redoks, moze nam wyjasni¢ wiele
z dziedziny reakcji, jej kierunku, mechanizmu jak i mechanizmu procesow



elektrolizy. Energetyczne patrzenie na reakcje chemiczna, wykorzystanie
takich parametréw jak potencjat redoks, rozszerza naszg wiedze o reakcji
w ogéle, a o reakcjach redoks w szczegolnosci. W przypadkach analizowania
ogniw galwanicznych mozna a nawet trzeba dojs¢ do tych wnioskéw. W tym
aspekcie naprawde elektrochemia ogniw galwanicznych stanie sie integralng
czescig chemii ogdlne;j.

Zygmunt Koztowski

ELEKTROCHEMIE - INTEGRALER BESTANDTEIL DER ALLGEMEINEN CHEMIE

Die Elektrochemie wird in der Didaktik als die Lehre Uber die Elektrolyse, dber die
galvanischen Ketten und die Korrosion gesehen. Kann sie aber und soll ein Grund der
allgemeinen Chemie und der chemischen Thermodynamik sein. Die elektromotorische Kraft
(EMK) der Kette, ist ein MaB der in dem reagierenden System enthaltenen, freien Enthalpie
der in der Kette verlaufenden chemischen Reaktion. Die Kenntnis der Spannungsreihe von
metallischen Elektroden oder, breiter genommen, die Kenntnis der Redoxelektroden laRt uns,
die oxydierende oder reduzierende Fahigkeit der Systeme gleichzustellen. Die Standardpotentialetafel
der Redoxsysteme kann als eine Informationsquelle Uber die gegenseitige Reaktivitdt von
verschiedenen Arten dieser Systeme dienen, sowie die Mdglichkeit der Richtung von verschiedenen
Reaktionen vorauszusehen.



