ПРИЛОЖЕНИЕ 1

Химические источники тока
Работа по информационному листу. Прочитай текст и выполни задания в тетради.

Задания

1. Дать определения понятиям: гальванический элемент, электродный потенциал, электрохимический рад напряжений.

2. Написать факторы, от которых зависит величина электродного потенциала.

3. Написать уравнение, выражающего зависимость электродного потенциала от различных факторов.

4. Написать какие процессы в гальваническом элементе идут на аноде и катоде; какие металлы в гальваническом элементе являются анодом, какие – катодом.
5. Перечислить промышленные источники тока и записать электродные процессы в данных гальванических элементах.
Информационный лист 
«Химические источники тока»

Современная электрохимия развивается в нескольких направлениях. Прежде всего, это изучение процессов, связанных с превращением энергии, выделяемой при самопроизвольных химических процессах, в электрохимическую энергию. Такие превращения происходят в химических системах, называемых гальваническими элементами. 

Гальванический элемент представляет собой электрохимическую систему, состоящую из двух электродов, растворы которых соединены с помощью солевого мостика.

Гальванический элемент – химический источник тока, в котором энергия реакции окисления-восстановления превращается в энергию химического тока.
Основу химических источников тока составляют два электрода (катод, содержащий окислитель и анод, содержащий восстановитель), контактирующих с электролитом. Между электродами устанавливается разность потенциалов — электродвижущая сила, соответствующая свободной энергии окислительно-восстановительной реакции. Действие химических источников тока основано на протекании при замкнутой внешней цепи пространственно разделённых процессов: на катоде восстановитель окисляется, образующиеся свободные электроны переходят, создавая разрядный ток, по внешней цепи к аноду, где они участвуют в реакции окисления-восстановления.
Механизм возникновения электродного потенциала. Если погрузить металлическую пластинку в водный раствор соли того же металла, то на поверхности раздела фаз образуется двойной электрический слой и возникает определенный скачок потенциала, который принято называть электродным потенциалом.

В результате перехода некоторого количества ионов металла в раствор на пластинке образуется избыток электронов, она заряжается отрицательно. В то же время гидратированные ионы металла, находящиеся в растворе, отбирая у металлической пластины электроны, образует атомы металла, которые становятся частью кристаллической решетки; на пластинке возникает положительный заряд.

Раствор вблизи поверхности приобретает заряд, противоположный по знаку заряду металла – образуется двойной электрический слой (Рисунок 1(.
Величина электродного потенциала зависит от:

- природы металла (чем большей химической активностью обладает металл, тем отрицательнее потенциал);

- от концентрации ионов металла в растворе (переход ионов металла в раствор тем интенсивнее, чем меньше концентрация катионов в растворе; наоборот, с увеличением концентрации раствора равновесие смещается влево и потенциал становится более положительным);                                    

- от температуры (с повышением температуры потенциал становится более положительным).

Зависимость величины потенциала от указанных факторов выражается уравнением Нернста:
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- стандартный электродный потенциал, В;

R – универсальная газовая постоянная, 8,314 Дж/моль(К;

Т – абсолютная температура раствора, К;

n – число электронов, участвующих в ОВР;

F – число Фарадея, 96500 Кл;

С
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- концентрация ионов металла в растворе, моль/л.

Если подставить значения постоянный R и F, принять температуру равной 298 К и перейти к десятичным логарифмам, получим:
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Стандартный электродный потенциал φ0 – это потенциал электрода при стандартных условиях: С = 1 моль/л, Т = 298 К.

Абсолютное значение электродного потенциала измерить не возможно, измеряют относительное значение потенциала. В качестве электрода сравнения служит потенциал водородного электрода, который условно принимается равным нулю:
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Если расположить химические элементы в порядке относительной величины их стандартных электродных потенциалов, получится электрохимический ряд напряжений.

Рассмотрим гальванический элемент, состоящий из двух электродов: цинкового и медного (Рисунок 2(.
Растворы сульфатов цинка и меди соединены между собой солевым мостиком – стеклянной трубкой, заполненной раствором хлорида калия. Солевой мостик препятствует смешиванию растворов, проводит электрический ток. Пока цепь разомкнута, на каждом из электродов существуют следующие равновесия:

Zn - 2ē        Zn2+

Cu - 2ē       Cu2+  

Поскольку цинк является металлом более активным, чем медь, первое равновесие по сравнению со вторым смещено вправо, следовательно, на цинковом электроде имеется избыток электронов.

Если соединить металлические пластины проводником, то электроны будут перемещаться с цинковой пластины на медную – в цепи пойдет электрический ток, равновесие на электродах нарушится:

(-)  Zn - 2ē ( Zn2+

(+) Cu + 2ē ( Cu
Поскольку цепь замкнута, избыточные электроны будут перетекать на медную пластину и т.д. До тех пор, пока цепь будет замкнута, цинковая пластина будет растворяться, на медной будет осаждаться металлическая медь. Равновесие на электродах не установится, в цепи будет протекать ток. Просуммируем процессы, протекающие на электродах в замкнутом гальваническом элементе:

Zn  +  Cu2+  =  Zn2+  +  Cu или
Zn  +  CuSO4  =  ZnSO4  +  Cu
Суммарная электрохимическая реакция называется токообразующей. 
Можно сделать вывод, что в гальваническом элементе:

анод – электрод, на котором идет процесс окисления (в гальваническом элементе более активный металл).

катод – электрод, на котором идет процесс восстановления (в гальваническом элементе менее активный металл). 
В современных химических источниках тока используются:

( в качестве восстановителя (на аноде) – свинец Pb, кадмий Cd, цинк Zn и другие металлы;

( в качестве окислителя (на катоде) – оксид свинца(IV) PbO2, гидроксооксид никеля Ni(OH)2, оксид марганца(IV) MnO2 и другие;

( в качестве электролита – растворы кислот и щелочей.

Гальванический элемент может быть составлен не только из электродов, состоящих из разных металлов, но из электродов одного металла, погруженных в растворы одного и того же электролита, но с различной концентрацией (активностью) ионов. Такой гальванический элемент называют концентрационным.

На основе действия гальванического элемента созданы разнообразные химические источники тока от миниатюрных батареек, регулирующих сердцебиение людей, страдающих сердечными заболеваниями, до водородных топливных элементов, обеспечивающих электроэнергией космические корабли и мощных батарей для электроавтомобилей. (3, 5(
Промышленные источники тока

 Сухой элемент. Разновидность гальванических элементов, называемая сухим элементом, получила широкую распространенность благодаря тому, что этот элемент используется для питания ручных электрических фонариков и радиоприемников. Другое его название - элемент Лекланше - по имени изобретателя Ж. Лекланше, который запатентовал его в 1866 г. В одном из вариантов (кислом) анод выполнен в виде цинковой оболочки элемента, контактирующей с влажной пастой из MnO2, NH4Cl и угля. В пасту погружен инертный катод, представляющий собой графитовый стержень (Рисунок 3(.

Снаружи сухой элемент имеет оболочку из картона или металла, предохраняющую его от атмосферных воздействий. В этом гальваническом элементе протекают довольно сложные электродные реакции, причём катодная реакция, по-видимому, зависит от скорости разрядки;

на аноде:

          Zn(тв.) = Zn2+(водн.) + 2ē
на катоде:

          2NH4(водн.) + 2MnO2 + 2ē  =  Mn2O3(тв.) + 2NH3(водн.) + H2O(ж.).

Из-за органической подвижности реагентов в сухом элементе электрохимически активна лишь часть катодного пространства, находящийся в непосредственной близости от электрода.

В другом варианте (щелочном) вместо NH4Cl используется KOH(щелочь). Анодная реакция по-прежнему включает окисление Zn, а катодная восстановление MnO2.  Сухой элемент такого типа обладает большей работоспособностью, чем NH4Cl. Однако сухие щелочные элементы дороже кислотных. В любом случае сухой элемент даёт напряжение  - 1,5 В.

Топливный элемент. В топливном элементе протекает реакция окисления топлива ил продуктов его переработки (водорода, оксида углерода, водяного газа и др.) кислородом. Выделяющаяся энергия непосредственно превращается в постоянный электрический ток. Коэффициент использования топлива составляет свыше 80 %, в то время как обычные теплосиловые установки, используемые для получения электроэнергии характеризуются коэффициентами 30–35 %.
    На разработку практически действующих топливных элементов затрачиваются большие исследовательские усилия. Одной из возникающих при этом проблем является высокая температура, при которой работает большинство подобных элементов, что не только способствует рассеянию энергии, но и ускоряет процесс коррозии частей гальванического элемента.

   Наипростейший топливный элемент состоит из специальной мембраны, известной как электролит. По обе стороны мембраны нанесены порошкообразные электроды. Такая конструкция - электролит, окруженный двумя электродами, -  представляет собой отдельный элемент. Водород поступает на одну сторону (анод), а кислород (воздух) на другую (катод) (Рисунок 4(. 

   На электродах топливного элементах протекают следующие полуреакции:  
 на аноде: 

2H2 (г) + 4OH-(водн.) = 4H2O(ж)+ 4ē
на катоде:

O2(г) +  2H2O(ж) + 4ē  = 4OH-(водн.)
Суммарная реакция:

2H2 (г) + O2(г) = 2H2O(ж)
Топливные элементы – перспективные источники энергии будущего. Разработан низкотемпературный топливный элемент, в котором используется H2, но пока, что этот топливный элемент слишком дорог для широкого потребления. Однако он находит применение в особых случаях, например в космических аппаратах. Так, топливный элемент на основе H2–O2 служил в качестве главного источника электрической энергии на космических кораблях «Аполлон», летавших на Луну. Масса топливного элемента, обеспечивавшего корабль энергией в течение 11-дневного полёта, составляла приблизительно 250 кг. Если бы для такой цели использовался обычный генератор электрической энергии, его масса должна была составлять несколько тонн. Причем за счет образующейся в элементе воды пополнялись запасы питьевой воды для космонавтов.
Свинцовая аккумуляторная батарея. Одной из наиболее распространённых является свинцовая  аккумуляторная батарея, которая используется в автомобилях. 

Свинцовая аккумуляторная батарея напряжением 12 В состоит из шести элементов, каждый из которых даёт напряжение 2 В. Анод каждого элемента выполнен из свинца, а катод из диоксида свинца PbO2, заполняющего металлическую решётку. Оба электрода погружены в серную кислоту. В процессе разрядки батареи в ней протекают электродные реакции:

на аноде:
Pb(тв) + H2SO4(водн) = PbSO4-(тв) + H+(водн)+2ē,

на катоде:

PbO2(тв) + HSO4(водн) + 3H(водн) + 2ē = PbSO4(тв) + 2H2O(ж).

Сумарная реакция:
Pb (тв) + PbO2 (тв) + 2HSO4-(водн) + 2H+(водн) = 2PbSO4(тв) + 2H2O(ж).

Реагенты свинец и диоксид свинца, между которыми происходит перенос электронов, служат электродами. Поскольку они представляют собой твёрдые вещества, отпадает необходимость в разделении электрохимического элемента на анодное и катодное отделения. Между Pb и PbO2 нет прямого физического контакта (если, конечно, одна электродная пластина случайно не соприкоснётся с другой). Чтобы предотвратить соприкосновение электродов, между ними помещают перегородки из дерева или стекловолокна. Для повышения силы снимаемого тока в каждом элементе помещено несколько анодных и катодных пластин (Рисунок 5(.

Из приведённых уравнений реакции видно, что в процессе разрядки свинцовой аккумуляторной батареи расходуется серная кислота. Концентрированная серная кислота имеет высокую плотность, но в процессе разрядки батареи плотность этого электролита в ней уменьшается. Электролит в свежезаряженной батарее имеет плотность 1,25 -1,30 г/см3.

Если плотность электролита становится ниже 1,20 г/см2, батарея нуждается в перезарядке.

Плотность электролита измеряется с помощью ареометра. Этот прибор снабжён поплавком, который погружается в жидкость на глубину, зависящую от её плотности.  

Существует разновидность свинцовых аккумуляторов, в которых роль электролита играет гель, пропитанный H2SO4. Такие батареи используются в запаянном виде.

Свинцовая аккумуляторная батарея удобна тем, что её можно перезаряжать.

Для перезарядки используется внешний источник энергии, позволяющей обращать направление самопроизвольно протекающей окислительно-восстановительной реакции таким образом, что во время перезарядки в батарее протекает реакция:
2PbSO4(тв) + 2H2O(ж) = Pb(тв) + PbO2(тв) + 2HSO4-(водн) + 2H+(водн).

В автомобиле необходимую для перезарядки батареи энергию получают от генератора, который производится в действие двигателем. Перезарядка возможна благодаря тому, что PbSO4, образующийся во время зарядки батареи, не отделяется от электродов, поэтому при подключение внешнего источника энергии электроны перетекают с одного электрода на другой, а PbSO4 превращается в Pb на одном электроде и в PbO2 - на другом, т.е. вновь образуются вещества, имевшиеся в свежезаряженной батарее.

При слишком быстрой перезарядке батареи возможно разложение воды на H2 и O2. Смесь  H2 и O2 взрывоопасна. Кроме того, это вторичная реакция приводит к сокращению времени службы батареи. Выделение газообразных  H2 и O2 приводит к механическому удалению свинца, диоксида и сульфата свинца с поверхности электродов и их накоплению в виде шлама в нижней части батареи. Со временем это может вызвать короткое замыкание в батарее и вывести её из строя.
Портативные (герметизированные) свинцовые аккумуляторы используются для питания приборов, инструмента, аварийного освещения. К их достоинствам относятся более низкая стоимость по сравнению со стоимостью других портативных аккумуляторов, широкий интервал рабочих температур. Недостатками кислотных аккумуляторов являются невозможность хранения в разряженном состоянии, трудность изготовления аккумуляторов малых размеров.
Никель-кадмиевая батарея.   Поскольку сухие элементы нельзя перезаряжать, их часто приходится заменять. Поэтому всё более популярной становится никель-кадмиевая перезаряжаемая батарея, которая удобна в бытовых приборах, питаемых аккумуляторами, и в переносных вычислительных устройствах. При разрядке в этой батарее протекают следующие электродные процессы:

на аноде:

            Cd(тв.)+ 2OH-(водн.) = Cd(OH)2(тв.) + 2ē. 

на катоде:

          NiO2(тв.) + 2H2O(ж) + 2ē  =  Ni(OH)2(тв.) + 2OH-(водн.)
Как и в свинцовой аккумуляторной батарее, в никель-кадмиевой батарее продукты реакции не отделяются от электродов. Это позволят легко проводить обратные реакции при перезарядке. Поскольку ни на стадии разрядки, ни на стадии зарядки не происходит выделение газов, никель-кадмиевую батарею можно герметизировать, что очень удобно.    
Применяются никель-кадмиевые аккумуляторы для питания шахтных электровозов, подъемников, стационарного оборудования, средств связи и электронных приборов, для запуска дизелей и авиационных двигателей и т.п. (1, 2(
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