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Forord

Det hir ar ett kompendium med diverse elektrokemi, nagra begrepp och lite teoretisk bakgrund
samt nagra, som vi hoppas, klargérande experiment med olika batterier m.m. Innehallet &r
huvudsakligen riktat till ldrare i kemi i grundskolans senare ar samt gymnasiet. Endast en del
av materialet dr tdnkt att anvéindas direkt i skolans kemiundervisning, men utveckling pagar.

Materialet utgar i stora delar ifran en sammanstéllning och ideer ifran flera olika kéllor
bl.a. Kemildrarnas ResursCentrum, KRC (www.krc.su.se). P4 manga sétt liknar skolans och
gymnasiets kursavsnitt om elektrokemi det som undervisas om pa universitetet, pa gott och ont
kanske... men det d&r INTE avsikten med detta kompendium att projicera en universitetskurs pa
skolans omrade. Kompendiet kan tjdna som inspirationskilla for skolforsok. Gor ett urval vad
du anvénder i skolan och vad du enbart anvinder for egen del.

Referenser till KRCs informationsblad

Vid flera av experimenten finns referenser till KRCs informationsblad, dir laborationer som
mojligen dr mer anpassade till skolan beskrivs. Hir nedan anges titlarna med referens till vilket
nummer av Informations-Brevet dér beskrivningen finns publicerad.

o Ett enkelt batteri IB 30

e Elektrofores av karamellfirg IB 34

e En lampa som ténds i vatten IB 37
o Zn-luft batteri (Ebbas version) IB 45

e Ev en hemuppgift Nér rostar spik mest alt. minst? IB 46 Reduktion av jidrnoxid pa en
tdndsticka IB 50

e Principen for ett batteri IB 63

e Manganets olika oxidationstillstand IB 67
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Kapitel 1

Bakgrund

Varfor ska man &dgna sig at elektrokemi? -Allt &r elektrokemi! Kanske lite langsokt, tycker en
del men om kemiska processer bestar i att flytta om eller omorganisera var elektronerna haller
hus, pa vilka atomer de plagar befinna sig oftast, sa blir det kanske lattare att tro pa att vildigt
manga reaktioner kan ha en "touch” av elektrokemi 6ver sig i alla fall. Detta behover naturligtvis
inte hindra att vi fortsétter kategorisera kemin i andra omraden som syror och baser, jamvikter,
kinetik etc.

1.1 Elektrokemiska celler - galvaniska celler - spontana
processer - batterier

Elektrokemiska celler som sker spontant kallas galvaniska celler eller kort och gott ”batterier”. I
batterier sker en foréandring vid vardera plus- och minuspolen som bl.a. innefattar att elektroner
spontant, utan hjilp utifran flyttar sig fran ena polen till den andra. Galvaniska celler &r ett
namn som anvands for att beskriva batterier och korrosion. Namnet ” galvanisk” kommer ifran en
Ttaliensk forskare vid namn Luigi Galvani som i slutet pa 1700-talet beskrev elektriskt relaterade
fenomen bl.a. fick han grodlar att spritta till. Mojligen ansag han att det var en effekt av
”livskraften” hos levande ting, vad nu det antogs vara...

1.1.1 Halvceller och hela celler

Som exempel pa galvanisk cell anviinds ofta ett zinkbleck i en zinksulfatlosning och ett kopp-
arbleck i en kopparsulfatlosning. Metallblecken finns i varsin bégare, med samma slags metall-
jonlosning som blecket. Bigarna forbinds med en jonledande vétskebrygga och vips har vi en
vanlig elektrokemisk cell. Potentialskillnaden eller spdnningen mellan elektroderna kommer att
till en borjan bli ca 1.10 V for att efter ett tag bli mindre. Cellen urladdas!

Det som intréffar nér cellen urladdas kan beskrivas som att zinkmetallen oxideras till zinkjo-
ner samt att kopparjonerna reduceras till kopparmetall. Koncentrationen av zinkjoner kom-
mer att oka och koncentrationen av kopparjoner kommer att minska. Zinkplaten kommer att
" fréatas” sonder och kopparplaten blir belagd med ett skikt av kopparmetall. Eventuella motjo-
ner i l6sningen finns bara med som ”askadare”, de deltar inte i processen, i alla fall inte om det
ar sulfatjoner som i just den hér processen.

Zn(s) = Zn*T(aq) + 2e~ (1.1)

1
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Figur 1.1: En typisk galvanisk cell - zink och koppar med en jonledande saltbro mellan bégarna.
En zinkhalvcell i kontakt med en kopparhalvcell

Cu**(aq) + 2~ — Cu(s) (1.2)

Naturligtvis skulle dessa processer kunna skrivas enligt nedan men det &r pa sitt och vis, att
flytta fokus fran den vésentliga processen. Hiar nedan har det antagits att salterna &r sulfater.

Zn(s) + SOT (aq) — ZnSO4(aq) + 2¢~ (1.3)
CuSO4(aq) + 2¢~ — Cu(s) + SOF™ (aq) (1.4)

Detta &r pa sitt och vis detsamma som skulle intréffa om alla komponenter blandades i sam-
ma bégare: Kopparjonerna skulle reduceras till kopparmetall och zinkmetallen bilda zinkjoner.
Det finns dock nagra viktiga skillnader. Zinkplaten kommer att oxideras och elektronerna som
frigors kommer att konsumeras av kopparjoner som reduceras till kopparmetall och faller ut pa
zinkplatens yta. Om kopparskiktet blir téitt avstannar processen.

f
\ e
®

1.10V

Figur 1.2: Zink/koppar-elementet med bada elektroderna i samma kiirl

1.2 Elektrokemiska spidnningserien (rikedom - fattigdom)

Olika grunddamnen haller olika hart i sina elektroner, ungefir pa samma sitt som att olika
syror sldpper ifran sig viitejoner olika ldtt. Det &r alls icke bara metaller som deltar i elektroke-
miska fenomen, bl.a. vatten och syrgas forekommer ofta i korrosionssammanhang. Det gar bra
att kategorisera hur litt/svart det dr for elektronerna att sitta kvar pa atomerna som en slag
egenskap vi kan kalla ”#delhet”. Adla atomer ir till exempel silver, koppar, syret i vattenmole-
kyler, kloridjoner etc... Olika grunddmnen férekommer i olika former. Som exempel grunddmnet
koppar anvindas, som (i laboratoriet) kan hittas som kopparmetall, Cu(s) eller kopparjoner i
vattenlosning, Cu?T (aq). Koppar #r en ddel metall, den haller "hart” i sina elektroner men kop-
parjoner a andra sidan haller ”dnnu mera hart” i de kvarvarande elektronerna. Kopparjonerna
borde alltsa vara mera ”adla” &n kopparmetall. Det dr kanske okonventionellt att prata om
kopparjonernas ”ddelhet” &dven om det borde goras.
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... Zn, Fe, Pb, H, Cu, Ag, O, Cl, ...

Figur 1.3: En forenklad bild av den elektrokemiska serien. Till vénster sitter elektronerna 16st,
dmnena oxideras litt och till hoger sitter elektronerna hardare fast, det dr svarare att oxidera
dessa dmnen.

Det blir tydligare om savil den reducerade formen som den oxiderade formen av respektive
grundéimnen visas. Zink star till viinster i serien ovan, och koppar till héger (om zink). Detta
kan ocksa beskrivas som att zinkmetall oxideras ldttare &n kopparmetall, eller att kopparjoner
reduceras ldttare #n zinkjoner. Det senaste pastaendet dr dock inte sdrskilt tydligt om bara
”serien” ovan anvinds. De oxiderade formerna av respektive grunddmnen maste underforstas
i sa fall... Vi rekommenderar att de askadliggors explicit, exempelvis grafiskt med s.k. ”enkla
diagram” enligt nedan.

-0.76 0.34

10 o oio G o EI’Ed

Cu(s)
Zn?*(aq)

(e-rik) (e-fattig)

Figur 1.4: Tva grunddmnen (Cu och Zn) i den elektrokemiska serien med existensomraden for
olika redoxformer av vardera &mnet. Reduktionspotential-axeln kan tolkas som att virdet anger
omgivningens realativa elektronrikedom eller elektronfattigdom.

Adla specier kan existera i en elektronfattig omgivning medan mindre #dla specier behéver
en elektronrik omgivning for att kunna existera.

1.2.1 Zinkmetall och kopparjonlésning

Kan en bit zinkmetall samexistera med en 16sning av kopparjoner i kontakt med varandra?
Med hjilp av diagrammet syns det att zinkmetall enbart existerar i en elektronrik miljo me-
dan kopparjoner existerar i en elektronfattig miljo. Kan da miljon vara bade elektronrik och
elektronfattig samtidigt? Nej, darfor kommer zinkmetallen att oxideras och kopparjonerna att
reduceras. Existensomradena for de bildade zinkjonerna och kopparmetallen 6verlappar varand-
ra och ddrmed kan samexistens antas.

1.2.2 Listor pa reduktionspotentialer eller grafiska representationer

Experimentella data for gruppering av olika &mnen i en elektrokemisk serie, eller ddelhetsserie
ges ofta i tabellformat. Hér nedan ger vi ett urval av olika reduktioner. Observera att nagra
grunddmnen finns representerade pa flera rader, samt att reduktionspotentialen &r ibland bl.a.
beroende pa pH i 16sningen.
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Figur 1.5: Zn(s) oxideras till Zn?*(aq) och Cu**(aq) reduceras till Cu(s).

Tabell 1.1: Nagra reduktionspotentialer

Halvcellsreaktion (reduktion) EY (V)
Zn?** (aq) +2e~ 2 Zn(s) -0.7628
Fe?T(aq) +2e~ 2 Fe(s) -0.409
Pb>*(aq) + 2e~ 2 Pb(s) -0.1263
2H " (aq) + 2e~ = Ha(g) 0.0000
Cu?*(aq) + 2e~ = Cu(s) 0.3402
O2(g) + 2H20(l) + 4e~ 2 40H " (ag) 0.401
Fe3T(aq) + e~ & Fe?T(aq) 0.770
AgT(aq) + e~ = Ag(s) 0.7996
O2(g) + 4H ™ (aq) + 4e~ = 2H50(1) 1.229
Cla(g) + 2e~ = 2C1 (aq) 1.3583

Motsvarande grafiska representation av redoxdata for samma grunddmnen skulle kunna se
ut om nedan. Iden &r kort och gott att: Om existensomradena for tva olika specier Gverlappar
varandra vid nagon viss reduktionspotential kan de samexistera utan att regera med varand-
ra. Strangt taget gar reaktion inte att utesluta men de reagerar i alla fall inte utifran ett re-
doxhénseende. En knepig tolkning &r t.ex. att vitejoner, H*(aq) och hydroxidjoner OH~ (aq)
kan samexistera, nagot som &r helt korrekt ifran ett redox-resonemang, inget av de ingaende
elementen behover byta oxidationstillstand. Ifran ett syra/bas-resonemang kan de inte samex-
istera, i alla fall inte som dominerande former men grafen nedan antyder enbart nagot om
redoxbenégenheten.

Produktion och konsumtion av elektroner - minuspol och pluspol

En typisk elektrokemisk cell uppbyggd ifran zink och koppar kan schematiskt beskrivas som
den nedan. Figuren nedan visar det s.k. Daniell-elementet, byggt av koppar och zink samt
motsvarande metalljonlésningar. De bada halvcellerna separeras fran varandra via en jonledare
(saltbro). Vid pluspolen konsumeras elektroner for att reducera Cu?*(agq) till kopparmetall och
mid minuspolen produceras elektroner nir zinkmetallen oxideras till Zn2* (aq).

Minnesregler for galvaniska celler

Néagra enkla minnesregler kan formuleras om vad som sker vid respektive pol i galvaniska celler.
Den forsta regeln dr enbart giltig i galvaniska celler, inte vid elektrolys.



1.2. ELEKTROKEMISKA SPANNINGSERIEN (RIKEDOM - FATTIGDOM) 5

-0,76 -0.44 -0.13 0.0 0.34 0,40 0.77 0,80 123 136

. .
1o 05 0.0 0.5 1.0 Ered

N
S
B
N
3
W
b
=
S

pH=0

pH=0

[OH (aq)] e pH=14

Figur 1.6: Grafisk representation av halvceller ifran tabellen ovan.

& Salthro . =
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Figur 1.7: En typisk galvanisk cell - koppar/zink. Vid pluspolen flodar elektroner in i halvcellen
(nerat) och vid minuspolen flédar elektroner utat (uppat) ur den halvcellen.

e Vid minuspolen sker en oxidation.

e Vid pluspolen sker en reduktion.

Pluspolen blir just positiv p.g.a. att det atgar elektroner, de férbrukas nér nagon reduktion
sker och minuspolen blir negativ just dérfor att elektroner produceras i 6verskott da nagot vid
minuspolen oxideras. Ytterligare en minnesregel &r:

e oxidAtion - Avgivande av elektroner. (Observera versalt ”A”)

e redUktion - Upptagande av elektroner. (Observera versalt ”U”)

Minnesregler for orden anod och katod

Ibland férekommer begreppen katod och anod i elektrokemiska sammanhang. Det &r grekiska
ord som ungefir betyder ”vig inat eller nerat” samt vig ”utat eller uppat”. I enlighet med
riktningen pa elektronstrommen i figuren syns det att anoden &r den elektroden déar det sker en
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oxidation vid samt att katoden &r elektroden dér det sker en reduktion vid. I galvaniska celler
rakar katod vara plus respektive anod minuspol. En allméngiltig regel baserad pa vokaler och
konsonanter, &r:

e Anod och oxidation boérjar bada pa vokal.

e Katod och reduktion borjar bada pa konsonant.

PKNA-regeln och PANK-regeln

Den ofta citerade och okritiskt anvinda regeln ”positiv anod negativ katod”, d.v.s. PANK-
regeln ar felaktig for galvaniska celler, ddremot riktig for elektrolyser! En mdjlig anledning till
att PANK-regeln ibland framfors som en generell regel dr ju att den i princip ar riktig vid
elektrolyser eller processer dir externa spanningskéllor anvinds som exempelvis inom elédran i
fysiken. Fysiken star kanske 6ver kemin ur ett maktperspektiv och dérmed har det skapats en
generell regel som tidvis ar fel.

e Positiv Katod och Negativ Anod vid galvaniska celler.

e Positiv Anod och Negativ Katod vid elektrolysreaktioner.

1.2.3 Missuppfattningar om anod och katod

Angaende bruket av orden "anod” respektive "katod” tycks det som att de ibland, faktiskt
rétt ofta rétt och slitt anges som synonymer for ”plus” och "minus”. Det duger naturligtvis (i
princip) att alltid anta att PANK-regeln dr korrekt under forutséttning att man enbart dgnar
sig at elektrolyser, aldrig spontana galvaniska processer. Da #dr den samtidigt ritt meningslos
eftersom den erséitter orden plus och minus med tva svarforstaeliga grekiska ord. Mojligen ska
inte orden anod och katod anvindas ¢verdrivet, béttre da med plus- och minuspol.

1.2.4 Vad betyder potentialskillnaden

Vilken information fas ifran den spénning som kan avldsas pa en voltmeter? Antag att du har
placerat platar av koppar och zink i #ittika (alltsa 16sning med vétejoner), da kommer zinken att
reagera under bildning av zinkjoner och vitgas men det hinder ingenting med kopparn. Det blir
inte sjalvklart ett galvaniskt element. Om istéllet blecken doppas ned i éttika hopkopplade med
en yttre ledning och en voltmeter kommer voltmetern att visa en spinning som &r differensen
mellan en viitgaselektrod (E° = 0 V, vitgasutvecklingen pa koppar) och en zinkelektrod (E® =
-0.76 V). Vanligtvis blir det omkring 0.7 V vid denna typ av celler.

Cellens bestandsdelar bestimmer i stort sett cellspinningen

Ar det kint vad som hinder vid ena polen? Om det finns ett bra forslag pa reaktionsformel
vid den ena polen, sa kan cellspdnningen anvéindas for att ta reda pa vad som forsiggar vid den
andra polen. Skillnaden mellan potentialen vid plus och minuspol anges som cellspénning.

e Om vi antar att det dr zinkmetall som oxiderar vid minuspolen och vi detekterar ca 0.7 V
cellspanning dr det rimligt att gissa att pluspolens reaktion har nagot med vétejoner och
vitgas att gora. Detta &r rimligt &ven om det finns en kopparplat nérvarande, eftersom
den enbart tjinar som elektrisk kontakt.

e Vid tillsats av lite kopparjoner vid pluspolen bor cellspanningen stiga till i nidrheten av
1.1V.
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Figur 1.8: Existensomraden fér Zn, H och Cu som funktion av omgivningens elektronrikedom.

e Om man inte har vitejoner dir da? (Prickig korv t.ex. som jonledare). Vitejonkoncentrationen
ar vildigt lag och det troliga &r att ett annat oxidationsmedel tar 6ver nédmligen det syre
som alltid finns nérvarande i alla elektrolyter. Da bildas troligen inte zinkjoner utan an-
tagligen zinkhydroxid. Vid korrosionsexperiment med en zinkplat och en jarnplat i svag
saltlosning syns fallningen. Da &r ju cellen kortsluten och reaktionen sker verkligen. Nér
man méter pa en cell med ett métinstrument sa &ar det svarare att se nagra bildade pro-
dukter eftersom det enbart gar vildigt lite strom genom kretsen.



8 KAPITEL 1. BAKGRUND

1.2.5 Koncentrationens betydelse for reduktionspotentialen

Koncentrationen av joner har ganska lite betydelse for cellens emk sa linge den inte dndras
med manga tiopotenser. Normalpotentialen, som definieras vid det s.k. standardtillstandet, da
koncentrationen 1 mol/dm? anvinds for ingdende jonslag, duger gott for Gverslagsberikningar
om inga utfillningar av svarlosliga foreningar eller nagon komplexbildning sker.

Daniellcellens spédnning och koncentrationsberoende

Fran borjan antar vi att koncentrationen for var och en av jonerna &r 1 mol/dm?, dirmed blir
cellspénningen, Emk = 1.10 V.

Figur 1.9: Zink/koppar-cellen vid standardtillsand d.v.s. nér [joner] &r 1.00 mol/dm3.

Tillsats av vatten till kopparhalvcellen

Tillséitts vatten i kopparhalvcellen si att koncentration av kopparjoner, [Cu?T(aq)] blir 0.1
mol /dm3, #ndras cellspinningen bara marginellt trots att koncentrationen findras en faktor 10.

Figur 1.10: Zink/koppar-cellen d& [Zn** (aq)] = 1.00 mol/dm? och [Cu?** (aq)] = 0.10 mol /dm3.

Cellspanningen dndras lika mycket igen vid ytterligare utspddning av jonl6sningen i koppar-
halvcellen sd att koncentration av kopparjoner, [Cu?* (aq)] blir 0.01 mol /dm?. Totala forindringen
av koncentrationen fran standardtillstand &r nu en faktor 100.

\&
5| o ]

===lo

Figur 1.11: Zink/koppar-cellen d& [Zn?** (aq)] = 1.00 mol/dm? och [Cu?** (aq)] = 0.01 mol /dm3.
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Koncentrationsberoendet av kopparhalvcellens potential

Spéds kopparjonlésningen till 10% eller bara 1% av ursprungskoncentrationen sa édndras koppar-
halvcellens reduktionspotential med 0.03 V for varje faktor 10 i utspddning. Detta &r nagot som
géller generellt for alla redoxprocesser dar tva elektroner omsétts per molekyl som reduceras.
Ar det bara en elektron per molekyl som iir foremal for nagon redoxprocess blir motsvarande
vérde 0.06 V. Mer om det senare vid den s.k. Nernsts ekvation.

0.25 0.28 0

5

I I L Y
-1.0 -0.5 0.0 |

Cu(s) Cu2+(aq) 1.00 M
u(s) T (0.10 M
[cu?*(aq) (0.01M]

cu?*(aq)) (0.001 M)

(e-rik) (e-fattig)

0.34

.fl
o5 o Ered

Figur 1.12: Enkla diagram for en kopparhalvcell med tre olika koncentrationer.

Tillsats av ammoniak till vardera halvcellen i Daniell-elementet

Samma Daniellcell som tidigare kan anvindas for att bestimma spidnningens beroende pa hur
mycket ammoniak det finns i de olika halvcellerna. Generellt minskar reduktionspotentialen for
ett redox-par om koncentrationen av den oxiderade formen minskar. Eftersom cellspdnningen for
hela celler, F.¢;y = E4 - E_ sa kan cellspdnningen bade 6ka eller minska da den ena eller andra
jonlosningens koncentration blir lagre. Savial kopparjoner som zinkjoner bildar starka komplex
med ammoniak sa flera olika kombinationer dr mojliga.

Cellschema fér Daniellcellen (vid standardtillstand)

(-)Zn(s)|Zn**(c = 1mol/dm?)||Cu*T (aq)(c = 1mol /dm>)|Cu(s)(+)

Experiment med Daniellcellen

e Still i ordning en Daniellcell, mit cellspinningen. Tillsdtt dérefter ammoniak i koppar-
halvcellen.

e Jamfor med vad som hénder nér du binder zinkjonerna: Koppla en likadan cell som ovan,
men hill ammoniaklosningen i zinkhalvcellen, den hér gangen. Mét cellspanningen!

Kopparjoner respektive zinkjoner binds som komplex d.v.s. koncentrationerna av de fria
jonerna minskar flera tiopotenser. Koncentrationens betydelse for elektrodpotentialerna och for
cellens spanning ges av Nernsts formel.
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Minnesregler fér potentialens koncentrationsberoende

Enligt Nernsts ekvation ger en tiopotens dndring i koncentration av den jon som reduceras
n steg, en dndring i elektrodpotential motsvarande:

_ RTIn(10)

AFE
nkF

Elektrodpotentialen (fér en halvcell) minskar med 0.06 V (0.0596 V vid 298 K) for varje
tiopotens som koncentrationen minskar nir det giller envirda joner (en elektron som
omsitts vid redoxreaktionen).

Nir tva elektroner omsétts, ex.vis. vid reduktion av tvavirda joner minskar virdet med
0.03 V for varje tio-potens dndring av koncentrationen.

Ett vanligt exempel ar den stora skillnaden mellan vétejonens reduktion i sur, neutral och
basisk miljs. E° = 0 V i sur miljo (pH = 0, d.v.s. {H*(aq)} = 1), men bara -0.41 V for
rent vatten (pH = 7) och -0.82 V for basiskt vatten (pH = 14).

Syrgasens reduktionspotential som funktion av omgivningens pH visas i figuren nedan. Ett
antal enkla diagram (staende pa hojden), ett vid varje pH-viirde anger om syre foreligger
som syrgas eller reducerat till vatten.

Os(aq) +4H™ (aq) + 4~ = 2H,0(l) (1.5)

— Ju fler viitejoner som finns tillgéingliga desto firre elektroner behovs for att jimvikten
ska uppréatthallas. Farre elektroner betyder elektronfattig miljo.

e-fattig
miljo

E

0,(g)

0 7 14

pH

H*(aq)-rik miljé H*(aq)-fattig miljo

Figur 1.13: Ett antal (vertikala) enkla diagram for reduktionen av syrgas vid olika pH.
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1.2.6 Nernsts formel

For att berikna potentialer vid nagon speciell koncentration pa ingaende jonslag anvinds den
s.k. Nernsts formel. Om den bor anviéndas dr en relevant fraga och definitivt ska man kanske
vara forsiktig med formler sa att kemin inte doljs av matematiken. Till synes olika varianter av
Nernsts ekvation férekommer dessutom, vilket ocksa kan vara en killa till forvirring. Ett vanligt
forekommande uttryck ar den nedan.

E=E"+ f—;ln <[[:£]) (1.6)

Observera att den ovan givna formeln enbart duger fér halvceller, den duger inte for hela cel-
ler. Halvcellen som formeln ovan refererar till kan symboliskt fomuleras som nedan. En oxiderad
form, ox reduceras av n st. elektroner och bildar en reducerad form red.

or +ne” = red (1.7)

Ett konkret exempel &r t.ex. reduktionen av kopparjoner till kopparmetall. Dér representerar
Cu®*(aq) den oxiderade formen, d.v.s. ox och kopparmetallen representerar den reducerade
formen.

Cu**(aq) +2e~ = Cu(s) (1.8)
Koncentrationsberoendet fér kopparhalvcellens reduktionspotential kan alltsa skrivas enligt
nedan. Observera att rena fasta faser ersitts med ettor i uttrycket.
RT [Cu?*(aq)] RT
0 0 2
E=FE"+ ﬁln <1 =FE + ﬁln ([Cu** (aq))]) (1.9)

Hur fungerar det da med en hel hel cell? Som exempel kan hela zink-koppar-cellen anvéindas.
En reaktionsformel for vad som hinder kan formuleras som nedan.

Cu** (aq) + Zn(s) = Cu(s) + Zn**(aq) (1.10)

Hér gar det inte att identifiera en ”ox-form” respektive en "red-form”. Det finns helt enkelt
tva olika ox-former respektive tva olika red-former. Det &r dags att beskriva Nernsts ekvation
lite annorlunda, pa ett sétt som ar fullstindigt generellt och fungerar for savil halva celler som
hela celler. Som vanligt ersétter vi fasta faser med ettor i uttrycket for reaktionskvoten, Q. For
att markera att det géller en hel cell anvander vi symbolen F ..

[Zn%*(ag)]
[0u2+<aq>]> (L1)

RT RT

Eeey = EY,, — — =F, - —
cell cell nk In (Q) cell 2F In (
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1.3 Elektrolys - utifran patvingade processer

Processer som inte &r spontana kan drivas genom s.k. elektrolys. Om exempelvis Daniellcellen
ska drivas baklinges kan ett externt batteri utnyttjas for att reversera den vanliga spontana
processen. Spénningen maste vara storre dn motsvarande spontana process och géirna lite till
for att kompensera eventuell s.k. ”6verspidnning” och fa fart pa reaktionerna. Alltfor stor elekt-
rolysspéanning bor dock undvikas av sdkerhetsskal.

=

Figur 1.14: Ett reverserat Daniellelement, en enkel variant av en elektrolyscell

Elektrolytiska processer anvinds ibland for att fa annars icke spontana reaktioner att ske.
Exempelvis kan guld enkelt 16sas i saltsyra om guldbiten kopplas till pluspolen vid en elektrolys.
Som minuspol kan nagon ldmplig metall som inte sjilv reagerar med saltsyra anvéindas.

© &
/

&
&
“

Figur 1.15: En bit guld 16ses enkelt om det kopplas till pluspolen i en elektrolyscell vid ca
3V elektrolysspdnning. Normalt dr guld inert mot det mesta, dock inte mot en pluspol pa ett
batteri...
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1.3.1 Overspinning

Ibland kan det tyckas att reaktionen inte startar, den tycks lite "trég”, férrén spdnningen okats
till lite mer &n vad som teoretiskt forutsetts. Denna extra spdnning kan vara i storleksordningen
0.5 - 1.0 V. Fenomenet kallas ibland att olika metaller har olika 6verspianning for olika processer.
Ska exempelvis en vattenlosning sonderdelas i vitgas och syrgas bor gidrna ca 2 V anvindas
istéllet &ven om ca 1.3 V som borde récka enligt standardreduktionstabellerna.
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1.4 Reduktionspotentialer

Tabell 1.2: Standardreduktionspotentialer

Halvcellsreaktion (reduktion) E° (V)
Lit(aq) + e = Li(s) -3.045
K*t(aq)+e = K(s) -2.924
Rb*(aq) + e~ = Rb(s) -2.925
Cst(aq) + e 2= Cs(s) -2.923
Na*(aq) + e~ 2 Na(s) -2.7109
Mg?*(aq) + 2e~ 2 Mg(s) -2.375
Nd**(aq) + 3¢~ = Nd(s) -2.246
U3t (aq) +3e~ = U(s) -1.8
AP+ (aq) + 3¢~ = Al(s) -1.706
Ti** (aq) + 2~ = Ti(s) -1.63
Zn**(aq) +2e~ = Zn(s) -0.7628
Cr**(aq) +2e~ = Cr(s) -0.557
Fe?T(aq) + 2e~ 2 Fe(s) -0.409
Mn(OH)s(s)+ e~ = Mn(OH)2(s) + OH (aq) -0.409
PbSO4(s) + 2e = Pb(s) + SO3™ (aq) -0.356
Ni?*(aq) + 2¢~ 2 Ni(s) -0.23
AgI(s)+e~ = Ag(s) + I~ (aq) -0.1519
Sn?T(aq) + 2e~ 2 Sn(s) -0.1364
Pv**t(aq) +2e~ = Pb(s) -0.126
2H™ (aq) + 2e~ 2 Hs(g) 0.0000
AgBr(s) + e~ = Ag(s) + Br~ (aq) 0.0713
S(s)+2H" (aq) +2e~ = HyS(aq) 0.141
Cu?*(aq) + e~ = CuT(aq) 0.158
SO7™ (aq) + 4H* (aq) + 2¢~ = HyS803(aq) + Hy0(1) 0.20
AgCl(s) + e~ = Ag(s) + Cl™ (aq) 0.2223
105 (aq) + 3H20(l) + 6e~ = I~ (aq) + 60H~ (aq) 0.26
Cu?*(aq) + 2e~ 2 Cu(s) 0.3402
O2(g) + 2H,0(1) + 4~ = 40H~ (aq) 0.401
Ir(aq) +2e~ = 21 (aq) 0.535
Fe3T(aq) + e~ 2 Fe?T(aq) 0.770
Agt(aq) + e~ = Ag(s) 0.7996
NOj (aq) + 4H™ (ag) + 3¢~ = NO(g) + 2H>0(1) 0.8
AuCly (aq) + 3¢~ = Au(s) + 401 (aq) 0.994
Bra(agq) +2e~ = 2Br~(aq) 1.087
MnOs(s) +4H " (aq) + 2~ 2 Mn?*(aq) + 2H>20(1) 1.208
Os(g) +4H " (aq) + 4e™ = 2H50(1) 1.22
Cla(g) + 2~ =2 2C1 (aq) 1.36
AuT (aq) + 3e~ 2 Au(s) 1.42
Mn3*(aq) + e~ 2= Mn?*(aq) 1.51
MnOj (aq) + 4H " (aq) + 3¢~ 2 MnOs(s) + 2H>0(1) 1.679

PbOs(s) + SO~ (aq) +AH (ag) + 2¢~ = PbSO4(s) + 2Ho0(I)  1.685
Fy(g9) +2e~ = 2F~ (aq) 2.87




Kapitel 2

Analysmetoder baserade pa
grundimnenas spinningsserie

2.1 Vilken metall dr konservburken belagd med?

Konservburkar tillverkas ibland av metall och ibland belédggs de d&ven med ett skyddande skikt.
Metallen som burken &r konstruerad av ar ofta antingen aluminium eller ocksa jiarn. Testa med
en magnet for att bestimma vilken metall det &r. Aluminiumburkar &r ofta ordentligt skyddade
genom ett starkt och tétt oxidskikt. Jarnburkar &r enklare att experimentera med.

Cu

N
=

[olololoRoleR0l0L0]
@ lololololoYaloToloJo]

Figur 2.1: Tva olika metaller, exempelvis zink och koppar kommer att visa olika tendens for
att oxideras och dédrmed visa olika tendens att skapa ett ”6verskott” av elektroner i metallerna.
Med en kénslig voltmeter kan dessa tendenser méitas.

Elektrolytlosningen &r relativt ovésentlig, det funkar utmérkt med vanligt kranvatten eller
saltvatten. Aven avjoniserat vatten fungerar &ven om strommarna blir ytterst sma och dérmed
kan ge avvikande resultat i och med att matinstrumenten belastar.

2.1.1 Experimentet i praktiken

Konservburkar i metall, exempelvis sadana som det varit konserverad frukt i och nagra metall-
bitar behovs. Utover detta behovs lite elektrolytlosning, eventuellt med lite 16sta salter samt
en kénslig hogohmig voltmeter. Gérna en pH-meter som kan anvéndas direkt som mV-métare.
Ett problem &r om det finns flera olika metaller exponerade i konservburken. Da blir resultatet
nagot slags medelvérde.

15
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Utforande

I princip kan experimentet goras pa tva olika sétt.

e Jamfor med kdnda metaller, notera potentialskillnaden och leta efter lampliga alternativ
pa samma potential-avstand i tabellerna.

e Testa med olika kidnda metaller tills det blir ett liten potentialskillnad. Da kanske det &r
samma metall i burk som referens.

Figur 2.2: Elektrokemisk analys av okéind metall i konservburk. Observera att testmetallen och
burken inte far komma i kontakt med varandra, det bor vara elektrolyt mellan dessa. Till hoger
visas konservburk jamford med en bit zinkmetall. Konservburken &r ansluten till minuspolen
och pluspolen till referensen, i det hér fallet zink. Den negativa potentialskillnaden antyder att
zink ligger 0.475 V under konservburken.

2.1.2 Kommentarer

Naturligtvis behévs ingen konservburk som ena polen, det fungerar bra med tva elektroder i en
elektrolytlosning som visas i figuren nedan déar ett zink-bleck och ett kopparbleck ger 0.62 V
potentialskillnad i kranvatten och 0.70 V i saltvatten. Potentialskillnaden verkar dock variera
med tiden. Observera att zink och koppar genast fér tankarna till Daniell-elementet som har 1.10
V vid standardtillstand for samtliga komponenter, men det dr ju langtifran standardtillstand
for nagra elektrolytlosningar i detta fall om det ens finns nagon likhet. Principiellt méts enbart
skillnaden i tendens for metallerna att avge elektroner eller annorlunda uttryckt: tendensen for
metallerna att oxideras. Metallytornas textur paverkar en hel del, en slit yta respektive en
skrovlig yta har olika tendenser att oxideras.

Figur 2.3: Tva olika metallbitar i samma elektrolytlosning ger en potentialskillnad. Ar den ena
metallen kind kan man (kanske) hitta vilken den andra borde vara.
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Batterier i praktiken

3.1 Kort approximativ batteri-historia
Négra artal och batterityper eller innovationer.

1800: Voltas stapel.

1836: Daniell-cellen, Zn-Cu.

1859: Planté-cellen, blybatteriet.

1868: Leclanché, brunsten-zink, vata celler.
1888: Gassner, brunsten-zink, torra celler.
1899: Junger, NiCd.

1901: Edison, NiFe och NiZn.

1960: Alkaliska uppladdningsbara NiCd.
1970: Slutna blybatterier.

1990: Nickel/metallhydrid-batterier.

1990: Litiumbatterier.

17
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3.2 Primérceller - ej uppladdningsbara batterier

Nagon riktig klar grins mellan uppladdningsbara och ej uppladdningsbara batterier existerar
inte men det dr dnda brukligt att dela in batterier i dessa kategorier. Har nedan presenteras
forst nagra primérceller, nagra som finns i praktiskt bruk i det omgivande samhiillet och nagra
som enbart dr till for undervisningssyfte. Ett av de mer vilkinda primérbatterierna ar det s.k.
brunstensbatteriet som anses som icke uppladdningsbart. Det &r inte heller uppladdningsbart
annat an delvis. Tidvis forekommer

e Zink-koppar, Daniellelementet.
e Voltas stapel eller citronbatteriet.

e Brunstensbatteriet.

Magnesium//silverklorid-batteriet.

Magnesium /kopparsulfat-batteriet.

e Aluminium-luft, en slags metalldriven brénslecell.
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3.3 Kommentar kring LED - lysdioder som ljuskéllor

I manga fall dir olika galvaniska celler (batterier) konstrueras vill man gérna ansluta en lysdiod
for att visa att ett batteri verkligen konstruerats. Naturligtvis kan potentialskillnader mellan
plus- och minuspol métas med olika métinstrument men det ar kanske enklare, roligare och
billigare att fa en lysdiod (LED) att lysa.

10 T T T T T
Klar LED
(gron)
8_ .
Gron LED
— 6_ ]
<C
E
_— |
2_ -
0 L 1
0 0.5 1 15 2 2.5 3 35

U (V)

Figur 3.1: Strom - spénning karakeristik for tva olika lysdioder. Observera att batteriet som ska
testas maste ge tillrackligt hog spanning for att det ska flyta nagon strom genom lysdioden.
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3.3.1 Zn/Cu-batteriet - Daniell-elementet

Den brittiske kemisten John Frederic Daniell beskrev ar 1836 en elektrokemisk cell bestaende av
zink och koppar samt losningar av svavelyra med motsvarande metaller. Alltsedan dess kallas
dessa celler for Daniell-element eller Daniell-celler. Flera av cellerna har knappast nagon praktisk
nytta som batterier men tjinar dock sitt syfte som experimentell cell for undervisningsindamal.

Forslag pa reaktionsformler m.m.

Zinkmetallen oxideras och kopparjonerna reduceras.

minus-pol: Zn(s) = Zn**(aq) + 2e~
plus-pol: Cu?*(aq) + 2¢~ = Cu(s)
Summaformel: Cu?*(aq) + Zn(s) = Cu(s) + Zn*T(aq)

Grafisk representation av reaktionerna

e (Ecen=E. - Ec=1.10V] E.

1o o5 oio o5 o E red

Znis) - zn**(aq)

(e-rik) < (e-fattig)

Figur 3.2: Zn(s) och Cu**(aq) kan inte samexistera, men diremot kan Zn?*(aq) och Cu(s)
det. Cellspanningen blir skillnaden mellan de bada reduktionspotentialeran.

Experiment

Gor 16sningar av zinksulfat och kopparsulfat, vilken koncentration som anvénds spelar kanske
inte sa stor roll. Laga koncentrationer spar kemikalier. Det fungerar ungefir lika bra med 0.01
mol/dm? som med 1 mol/dm?>. En liten saltbrygga mellan tva bigare, bestdende av en fuktad
wettex-duk funkar bra. Placera zinkplat och kopparplat i vardera 16sningen, mét spénning och
ev. stromstyrka. Forsok fa lysdioder, lampor och eventuellt en liten motor att fungera
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Figur 3.3: Ett typiskt Daniellelement. Tva bégare med zinkjon- respekive kopparjon-losningar.
De bada bégarna &r férenade med en saltbro. Ta reda pa plus och minuspol genom att ansluta
voltmetern pa olika sétt!

Kommentarer

Daniellelementets ursprungliga konstruktion med zink och koppar kan varieras i det ndrmaste
odandligt.

e Testa olika metaller som du har tillgang till och har valt ifran elektrokemiska serien. Kolla
om elektrokemiska serien verkar stdmma.

e Kopparsulfatlosningar &r riatt sura och nagot fritande. Koppar faller dessutom ut pa mind-
re ddla metaller.

e Avfall bor samlas upp i plastdunkar eller liknande.

e Seriekoppling av flera celler héjer spinningen och kanske kravs for att tdnda lysdioder.

Forslag pa elevaktiviteter

Prova och mét spdnningen pa nagra av nedanstaende celler Mt ocksa stromstyrkan och se hur
den varierar nér du dndrar lite forutséttningar.

1. Zink- och kopparbleck med en citronskiva mellan metallblecken.
2. Byt ut citronen mot potatis.
3. Fungerar prickig korv istéllet for citron eller potatis?

4. Attiksgurka eller saltgurka #r vanliga ”elektrolyter”. Klam ett zinkbleck och ett koppar-
bleck med en klddnypa kring en skiva inlagd gurka. Seriekoppla flera gurkceller. Prova med
LED, lampa eller motor!

5. Anvénd olika stora elektroder, d.v.s. olika yta pa elektroderna. Hur varierar spidnning
respektive stromstyrka?

6. Flytta elektroderna nidrmare eller langre ifran varandra. Blir det nagon skillnad pa spidnning
respektive stromstyrka?
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3.3.2 Voltas stapel, citronbatteriet eller gurkbatteriet

Ett vanligt forekommande batteri édr det s.k citronbatteriet. Principiellt &r det ekvivalent med
gurkbatteriet eller den s.k. Voltas stapel. Den sistndmnda anvinder trasor med saltlosning som
elektrolyt mellan metallplattorna. I bilden nedan syns nagra celler seriekopplade. Istéllet for
en fuktad filt kan en skiva citron eller gurka anvindas. Elektronflédet &r primért beroende pa
oxidationen av den oédla metallen.

@ — Cu

D it S ST N——

_— 24;C,

—— ?-“ECu
T I Cu

S 2.

Figur 3.4: Principskiss av en ”Voltas stapel”, med flera seriekopplade celler.

Forslag pa reaktionsformler m.m.

Om zink dr den negativa elektroden betyder det troligen att zinkmetall oxideras under det att
nagot annat reduceras. Beroende pa batterispinningen kan man leta i normalpotentialtabellerna
efter nagon lamplig reaktion for pluspolen. Vanligen brukar det stimma ratt bra med vatejoner
som reduceras till vitgas. Ofta &r cellspanningen ca 0.7 - 0.8 V vilket stdmmer utmérkt med
skillnaden i standardreduktionspotentialer mellan zink och vite.

minus-pol: Zn(s) 2 Zn*"(aq) + 2~

plus-pol: 2H " (aq) + 2¢~ = Ha(g)

Experiment

En vanligt forekommande bild av ett citronbatteri dr att stoppa ner tva metallplattor i en hel
citron. Det ar ratt onodigt, det racker gott med en skiva citron mellan tva olika metallplattor.
Observera att det inte finns kopparjoner néirvarande i citronen sa bara for att du anvinder en
kopparplat som pluspol sa blir det inte en Daniellcell for det...

Kommentarer

e Citronbatterier av olika slag ger inte sérskilt hoga stromstyrkor varfor stromsnala lysdioder
krévs. Mojligen kan en liten batteriklocka fas att fungera med citronbatterier.
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Figur 3.5: Ett exempel pa ett citronbatteri.

e Andra metaller, mer oddla &n zink, exempelvis magnesium ger hogre spanning.

e Vid seriekoppling av flera celler maste det vara torrt mellan Zn och Cu dér cellerna ligger

emot varandra, annars blir det ett "motriktat” element varannan gang. Det &r alltsa inte
tillradligt att ldgga en skiva elektrolyt mellan alla metallbitar. Mer om det nedan...

e Wikipedia anger att Voltas stapel dr beroende av luftens syre, alltsa en slags zink-luft-cell.

Stammer det? Hur skulle du testa om det &r rimligt?

Forslag pa elevaktiviteter

1.

Zink- och kopparbleck med citronskivor som elektrolyter. Seriekoppla gérna fler sa fungerar
det att fa lysdioder att téndas.

Byt citronen mot potatis som elektrolyt.

Byt ut zinken mot magnesium, for hogre cellspanning. Da kan det rdcka med en enskild
cell for att fa en LED att téndas.

. Klam ett zinkbleck och ett kopparbleck med en kladnypa kring en skiva #ttiksgurka. Se-

riekoppla flera gurkceller. Prova motor och lampal

Starta t ex en batteriklocka med hjélp av juice, kopparbleck och magnesiumband. Kloc-
kan behover tillriackligt med strom, sa se till att du har tillrickligt med magnesiumband
nedsénkt i juicen.

Ge eleverna olika metaller att prova, en biagare med juice och klockan. Ger man dem flera
béagare och ett paket juice kan de seriekoppla flera celler, méta olika cellspinningar m.m.
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Problem som kan uppkomma vid seriekoppling av citronbatterier
For varje delcell i ett batteri sammansatt av flera celler kan bidraget till totala cellspinningen
beskrivas av en pil (vektor). Om det kommer elektrolyt mellan alla kontaktytor for platarna blir

det ungefir samma sak som att ldgga en skiva elektrolyt mellan alla platbitar och slutresultatet
blir summan av alla par av motriktade pilar.
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Figur 3.6: Tre seriekopplade citronceller och fem parvis uteslutande citronceller. Den vinstra
cellkombinationen ger totala spénningen lika med tre ganger cellspinningen for varje delcell me-
dan cellkombinationen till hoger bara ger total cellspanning lika med en av delcellerna, eftersom
det finns tva "motriktade” del-element i packen om fem element.

Hur undviks problem vid seriekoppling?
Ett enkelt sétt att undvika problemet med att det rinner elektrolytlosning mellan alla kontak-

tytorna for de olika metallplatarna ar att ldgga cellerna brevid varandra och seriekoppla med
sladdar och krokodilklammor eller liknande.

@

- ]

R — e K [ ——

Sladd wed kmko&(lkl&uuao@,

Figur 3.7: Tre seriekopplade citronceller.
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Flera celler i samma citron, funkar det?

En variant av seriekopplade citronbattericeller kan tidvis patriffas pa exempelvis videosajter
med pastaenden om att den erhallna spinningen enkelt kan fas genom att multiplicera cell-
spanningen fran en cell med antal celler. Ar detta fejk? Hur forhaller sig detta till verkligheten
och vara papekanden om att det bor vara torrt mellan cellerna och enbart elektrisk kontakt
mellan metaller for att inte fa motriktade element?

XX N

Figur 3.8: Schematisk bild av fyra synbarligen seriekopplade citronceller i samma citron.

Figur 3.9: En verklig citron med fyra par av Cu och Zn-bleck. Zn; is connected to Cug, Zny is
connected to C'ug, Zns is connected to Cuy,

Tabell 3.1: Uppmiitta potentialskillnader mellan olika metallblecken
Metallbleck AE (V)
Cu1 — Zm 0.85
C’U,l — Zng 0.87
Cu1 — Zng 0.99
Cui — Zng  1.15
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Konstruktion i praktiken av enskilda celler

For att sikerstélla att det bli kontakt mellan alla delar av cellen kan det eventuellt vara bra
att pressa samma delarna med en klddnypa eller liknande. Det kan ocksa vara bra att putsa
platarna med lite sméargelduk eller liknande.

Figur 3.10: Ett exempel pa ingefirsbatteri, en variant av citronbatteriet. Istéllet for citron har
inlagd ingefiira anvints som elektrolyt. Cellspdnning = 0.85 V och stromstyrka ca. 5 mA.

Figur 3.11: Med tre seriekopplade ingefiarsbatterier blir det en total cellspanning om ca 2.56 V.
Stromstyrkan blir ca 30 mA vilket mer &n val ricker for att fa lysdioder att lysa. Enbart tva
seriekopplade celler ger bara ca 1.6 V i cellspdnning vilket ofta inte récker for att lysdioderna
ska lysa. Tre seriekopplade ingefiarsbatterier haller ddremot en lysdiod lysande i flera dagar, det
enda som behovs dr att se till att batteriet inte torkar ut.
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3.3.3 Brunstensbatteriet

Brunstensbatteriet ar troligen eller har i alla fall varit det vanligaste batteriet och kanske det
som dyker upp i tankarna nédr ”batterier” ndmns. Brunstensbatteriet finns i flera varianter,
manga ar kapslade av ett stalholje eftersom tidiga brunstensbatterier hade en tendens att licka
elektrolyt-"gegga”. Senare tiders ldckséikra stalkapslade batterier ldcker i mycket mindre om-
fattning. Lackande brunstensbatterier forstor ofta apparaterna de sitter i... Traditionella bruns-
tensbatterier har en elektrolyt bestaende av ammoniumklorid-16sning medan de s.k. alkaliska
brunstensbatterierna istéllet anvénder an starkt basisk 16sning av KOH.

Figur 3.12: Ett typiskt Brunstensbatteri med nagra olika delar markerade.

1. Metalltdckt pluspol.

2. Elektriskt ledande grafitstav. Deltar inte i reaktionen.

3. Mangandioxid (brunsten) - indrinkt med ammoniumklorid-16sning
4. Separator och elektrolytpasta mellan mangandioxiden och zinkhdoljet.

5. Zinkholje som oxideras, negativ elektrod.

Forslag pa reaktionsformler m.m.

Den detaljerade kemin i brunstensbatteriet (Le Clanche torrbatteri) &r tdmligen komplicerad
men kan forenklat beskrivas enligt nedan. En oxiderad form av manganoxid reduceras till en
mindre oxiderad form. Flera olika manganoxider samt andra liknande foreningar finns. Detal-
jerna &r relativt ovisentliga. Flera olika fasta faser férekommer. I viss man kan en langsam
sjalvurladdning ske.

minus-pol: Zn(s) = Zn*T(aq) + 2~
plus-pol: MnOs(s) 4+ 2¢~ + 2H,0(l) 2 MnOOH (s) + 20H ™ (aq)

Sjélvurladdning: 2e~ 4+ 2H>0(1) 2 Ha(g) + 20H ™~ (aq)
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Experiment

Klipp upp ett brunstensbatteri och undersck det. Konstruera en motsvarighet till detta, kanske
enligt bilden nedan. Bl6t mangandioxiden i ammoniumkloridlosning. Eventuellt kan elektrolyten
fortjockas genom att blanda i stérkelse.

olstav
Bruunsteun

Figur 3.13: Kanske ett Brunstensbatteri.

Kommentarer
e Var forsiktig om stalkapslade batterier slaktas. Man skér sig latt!

e Manga kommersiella batterier innehaller starkt fritande hydroxidinnehallande elektroly-
ter.

e Mangan och manganoxid &r inte speciellt giftigt.
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3.3.4 Magnesium/Kopparsulfat-batteriet

I princip kan ett liknande batteri som magnesium-silverklorid prepareras av av nagon kop-
parforening och magnesiummetall. Ofta férekommer ett magnesiumband nedstoppat i koppar-
sulfatlosning och dven detta ”batteri” ger en hel del strom. Huvudsakligen blir det ett lokalt
element dir Cu(s) respektive CusO(s) faller ut som ett rédbrunt pulver pa magnesiumytan, med
magnesiumbandet fungerande som en kraftig elektronkélla varfor det d&ven gar att fa till en yttre
stromkrets. Mojligen ger en cell for lag spinning for att fa en lysdiod att lysa men tva seriekopp-
lade celler bor fungera. Observera att for att kunna utnyttja kopparsulfat/magnesium-cellen som
ett batteri sa maste det finnas bade plus och minuspol eljest blir det bara lokala element vid
ytan pa magnesiummetallen. En bit magnesiummetall i kopparsulfatlosning kommer bara att
oxideras till magnesiumjoner under det att kopparjonerna reduceras. Vare sig kopparmetall eller
koppar(I)oxid fister sdrskilt bra pa magnesiummetallen varfor inget ”skyddande skikt” félls ut
pa magnesiumet. Det &r alltsé inte sa latt att ”forkoppra” magnesium.

Pluspol :  Cu**(aq) + 2¢~ 2 Cu(s)
2Cu** (aq) + H20(1) + 2e~ 2 CuzO(s) + 2H T (aq)
Minuspol :  Mg(s) 2 Mg**(aq) + 2e~

NS

Figur 3.14: Tva seriekopplade kopparsulfat/magnesium batterier. Samtidigt som det fills ut
kopparmetall och koppar(I)oxid pa ytorna av magnesiumelektroderna gar det att ansluta en ex-
tern stromkrets mellan plus- och minuspolen. Det blir ”strom 6ver” &ven till en yttre stromkrets
dven om en hel del lokala reaktioner sker.

Figur 3.15: Tva seriekopplade far litt en lysdiod att lysa. Total spidnning blir ca 2.8 V.
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3.3.5 Ett miniatyrbatteri enligt Per-Odd Eggen och Brit Skaugrud

En miniatyrvariant av ett batteri har beskrivits av Per-Odd Eggen och Brit Skaugrud i tidskriften
Journal of Chemical Education, (2015), vol:92, sid:1053-1055.

Preparering av pappersbitar i forvag

Pappersbitarna med kopparsulfatlosning respektive elektrolyten som kan vara natriumsulfatlosning,
kan prepareras i forvig, torkas och klippas till lampliga storlekar. Néar batteriet ska anvindas
tillsdtts en droppe vatten sa att reaktionerna kan ske.

Lysdioder:
kort ‘C-!?_‘.'} &5 6

\luat ben & @)

Figur 3.16: Miniatyrbatteri enligt Eggen och Skaugrud. Batteriet bestar av en bit magnesiumme-
tall, ett papper med elektrolytlosning (Na2S504) och slutligen ett papper med kopparsulfat
(CuSOy4). En ledande kolfiber mellan kopparsulfatpapperet och lysdioden ”plus-ben” gor att
odnskade lokala element undviks. Enligt Eggen och Skaugrud (2015) kan lysdiodens positiva
ben beldggas med ett konduktivt lager for att undvika att metallen i kontakten deltar i reaktio-
nerna.

Detaljerad beskrivning av skikten

De olika lagren figuren ovan kan beskrivas som:
e Mg-metall som oxideras till magnesiumjoner. Mg blir elektronkélla och minuspol.
e Saltbro, d.v.s. ett skikt som &r jonledande och isolerar pluspolen ifran minuspolen.

e Papper indriinkt med Cu?T(aq), vilket blir pluspol. Kopparjonerna blir elektronsiinka och
reduceras foljaktligen till Cu(s). Enligt Eggen och Skaugrud dr det fordelaktigt att isolera
pluspolen ifran lysdiodens metallben med en bit ledande kolfiber eller liknande.

Forslag pa reaktionsformler m.m.

Magnesiummetallen &r elektronkélla och blir alltsa den negativa elektroden. Kopparjonerna blir
elektronacceptorer (elektronsinka) och kommer att ge upphov till pluspolen i batteriet.

minus-pol: Mg(s) = Mg>"(aq) + 2~
plus-pol: Cu?*(aq) + 2¢~ = Cu(s)

Ofta kan ca 1.7 - 1.8 V cellspdnnning erhallas med ovanstaende miniatyrelement, vilket ibland
ricker for att fa en LED att lysa. Principiellt viktigt dr ocksa att inte elektrolytlosningen och
pluspolens 16sning (Cu?* (aq)) blandas.
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Figur 3.17: Detaljbild av Eggen Skaugruds batteri.

Med eller utan kolfiber vid pluspolen - vad gor det for skillnad?
e Vilken roll har kolfiberpapperet vid pluspolen?

e Funkar det med en bit Cu-plat?

Elevaktiviteter

Elevaktiviteter finns beskrivna i artikeln av Eggen och Skaugrud.

Storre cellspidnning med silvernitrat vid pluspolen

Byter man ut kopparjonlésningen mot silvernitratlosning vid pluspolen borde cellspdnningen
stiga over 2 V vilket mojligen gor det lattare att fa olika typer av LED att lysa. Skillnaden blir
bara elektrodreaktionen vid pluspolen.

plus-pol: Ag™ (aq) + e~ = Ag(s)

Dessutom finns det en mojlighet att silverjonerna reduceras i huden pa dina fingrar om du
inte anvinder hanskar. Det bir utfillningar av kolloidalt silver som &r svart och inte gar att
tvitta bort. De nots bort efter nagra dagar.

-2.37 0,76 -0.41 0,34
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(Ha(e) ] - [(vea)

(e-rik) (e-fattig)

Figur 3.18: Enkelt férekomstdiagram som visar Mg, Cu samt H. Cu och Mg vid standardtillstand
men H7(aq) vid pH = 7. Antar vi att det ir Cu?" (aq) som reduceras och Mg(s) som oxideras
borde cellspanningen bli ca 2.5V. Ofta fas betydligt lagre cellspdnning, vilket troligen hénger
ihop med att magnesiummetallen existensomrade ligger langt utanfor vattnets existensomrade.
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minus-pol: Mg(s) = Mg>"(aq) + 2~
plus-pol: Ag™(aq) + e~ = Ag(s)

Med en grafisk representation borde miniatyrbatteriet innehallande silvernitrat vid pluspolen
kunna beskrivas av figuren nedan.

-2.37 -0,76 -0.41 0.80
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(Vg (s)) mup- (Mg2+(aq)
(e-rik) (e-fattig)

Figur 3.19: Enkelt férekomstdiagram som visar Mg, Ag samt H. Antar vi att det & Ag™(aq)
(vid standardtillstand, 1 mol/dm?) som reduceras och Mg(s) som oxideras borde cellspinningen
bli ca 3V, men det &r troligtvis f6r mycket.
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3.3.6 Magnesium/Silverklorid-batteriet

Magnesium-silverklorid-batteriet anvéinds exempelvis i flygets riaddningsvéstar, olika bojar samt
elektriskt framdrivna torpeder. Normalt lagras den hér cellen i torr form och behover bara blotas
med havsvatten for att fungera. Som flygvardinnan séger: batteriet fungerar forst nér du hamnar
i havsvattnet och tar bort tejpen. Da forst fylls cellen med elektrolyt. Batterierna kan lagras
ldnge i torrt tillstand och aktiveras av havsvattnet pa mindre &n en sekund.

Forslag pa reaktionsformler m.m.

Pluspol :  AgCl(s) + e~ = Ag(s) + Cl™ (aq)
Minuspol :  Mg(s) = Mg**(aq) + 2¢~

Grafisk representation av reaktionen

25 2.0 -15 -10 -0.5 0.0 0.5 1.0 Ered
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Figur 3.20: Enkelt forekomstdiagram som visar Ag/AgCl, Mg samt H. Antar vi att det #r
AgCl(s) som reduceras till Ag(s) + Cl~(aq) och Mg(s) som oxideras borde cellspanningen bli
ca 2.5V, vilket dr lite mer &n vad som uppmaéts. H-diagrammet anges for pH = 7

Experiment

Preparera en pluspol som en lagerstruktur av:
1. Papper, hushallspapper eller hellre starkt filtrerpapper.
2. Finmaskigt tradnét, for den elektriska kontakten.
3. Silverklorid i pulverform.
Aoy L
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Figur 3.21: Pluspolen for AgCl/Mg-batteriet byggs som en lagerstruktur som senare kan rullas
ihop till en cylinder eller liknande.
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Rulla eller vik ihop paketet sa att silverkloriden halls pa plats. Det maste dven ga att fa
elektrisk kontakt med metallndtet. Hall ihop paketet med ett snore eller liknande. Anvénd ett
magnesiumband som minuspol. Placera bada i en béagare och fyll pa saltvatten.

Figur 3.22: Pluspol och minuspol for AgCl/Mg-batteriet

Figur 3.23: En hoprullad positiv elektrod.

Kommentarer

e Pluspolens EY (for AgCl(s) + e~ = Ag(s) + Cl™(aq)) = 0.20 V medan Ag™(aq)/Ag(s)
har E° = 0.80 V.

e Observera att normalpotentialen definieras sa att ingdende jonslag har aktiviteten (kon-
centrationen) = 1. Silverjonerna i jimvikt med AgCl och kloridjoner av koncentrationen
1 mol/dm3 har koncentrationen 10719 mol /dm3!

e Om silverjonerna befinner sig i jamvikt med kloridjoner med koncentrationen 1 mol /dm?,
alltsa i jamvikt med silverklorid kan man berikna silverjonernas koncentration ur léslighetsprodukten:
[AgT (aq)][Cl~ (aq)) =2-1071% d.v.s. [AgT (aq)] = 2- 10710 mol/dm?3.
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3.3.7 Aluminum/Luft-batteriet och aluminum/vatten-batteriet

Aluminium/Luft-batteriet dr ett exempel pa batteri nér en oddel metall tillats oxidera under det
att syrgasen i luften reduceras till vatten. Mojligen kan vétet i vatten reduceras till vitgas om
ingen lamplig katalysator for syrgasreduktionen &r ndrvarande. For att reduktionen av syrgas
ska dga rum med hog hastighet anvinds ofta nagon form av katalysatorindriankt kolfibereletrod.

e Elektrolyten kan vara natriumhydroxidlésning, natriumkarbonatlésning eller en natrium-
kloridlosning, det bor inte vara surt.

e Av aluminiumet bildas det aluminiumhydroxid, AI(OH)3 eller tetrahydroxyaluminatkom-
plex, AI(OH); . Vilken produkt som bildas beror delvis pa vilken elektrolyt som anvinds
och vilket pH som rader i elektrolyten. Aluminiumhydroxid, AI(OH )3 loses ritt litt, spe-

ciellt i basisk 16sning varfor den fria Al-metallen blir tillgdnglig for reaktion.
1 2 3 4 5 6 7 s 9 10 11 12 13 oH
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Figur 3.24: Aluminiums dominerande férekomstformer vid olika pH med AI(OH)s som fast
substans.

e Om aluminiumoxid skyddar metallytan, vilket &r det vanliga, visar det sig att den &r mer
stabil 4n hydroxiden. Mer extrema pH vérden maste alltsa till for att 16sa ytskiktet av

AlyOs.

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 = pH

Aoz

Figur 3.25: Aluminiums dominerande férekomstformer vid olika pH med AlsO3 som fast sub-
stans. Oxiden skyddar den oddla Al-metallen effektivt!

Forslag pa reaktionsformler m.m.

Syrgasens reduktion i sur respektive basisk miljé ges nedan. Hur skulle reaktionen skrivas i
neutral milj6? Aluminium bildar olika produkter beroende pa vilket pH som rader i omgivningen.
De tre som anges nedan dominerar, men dven andra reaktioner dr ténkbara, t.ex bildning av

Al(OH)**(aq) eller AI(OH)3 (aq) men de anses inte bidra sirskilt mycket.

Pluspol: Os(g) +4H ™ (aq) + 4e~ = 2H,0(1) sur miljo
O2(g) +2H20(l) + 4¢— = 40H (aq) basisk miljo
Alternativ pluspol: 2H™T(aq) + 2¢~ & Hs(g) sur miljo
2H>0(l) +2e~ 2 Ha(g) + 20H (aq) neutral och basisk miljo
Minuspol:  Al(s) 2 Al3* (aq) + 3e~ 3.5>pH

Al(s) +30H (aq) &= Al(OH)3(s) +3e~  3.5<pH <12
Al(s) + 4OH (aq) = Al(OH)3 (aq) + 3¢~ pH > 12
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Experiment med aluminium /luft-cellen

Pluspolens elektrodmaterial maste vara inert, ledande och sléppa igenom syre. Det bor ocksa
katalysera reaktionen. Den pluspol du provar i denna cell bestar av kolfiber och ett nickelniit
som &r belagt med katalysator. Behandlas forsiktigt! Minuspolen bestar av aluminium.

e Testa olika elektrolyter, natriumkloid, natriumvéatekarbonat, natriumkarbonat respektive
eventuellt natriumhydroxidlésning.

e Mt spénning och eventuellt strom som cellen genererar.
e Forsok starta en liten motor eller summer, fa en lampa att lysa, etc.

e Undersok hur spénning och strémstyrka varierar med elektrolytens art och koncentration.

Kommentarer

Aluminium fungerar som brénsle och luftens syrgas som oxidationsmedel. Aluminiumbiten
forbrukas alltsa. Av elektrolyterna dr natriumhydroxid en av dem allra farligaste. Den &r starkt
fritande pa minsklig hud och maste handhas med forsiktighet. Dessviirre dr den enkel att
kopa i varje livsmedelsaffar... I handeln finns andra batterier baserade pa samma princip, t.ex.
zink/luft-batterier. Gemensamt for dessa batterier &r att en oddel metall anvéinds som minuspol
samt en pluspol déir syrgas reduceras till vatten.

Figur 3.26: En enskild aluminium cell enligt instruktion till Kemins dag 2015

Figur 3.27: En aluminium (brinsle)-cell med katalytisk aktiverat kolkatod for reduktion av
syrgas.
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Figur 3.28: Med flera seriekopplade aluminium celler far man ut hogre spénning och det blir
lattare att fa lysdioder att lysa. En Al-plat, basisk elektrolyt och en kolfilt eller kolstav.

Forslag pa elevaktiviteter

e Anvind natriumklorid, natriumvétekarbonat eller natriumkarbonat som elektrolytlosning.

e Om natriumhydroxid ska anvindas som elektrolyt bor cellen goras som demonstration.
Natriumhydroxid dr mycket fritande pa ménsklig vavnad.

Mait spanning och stromstyrka fér en cell.

Forsok fa en lysdiod eller lampa att lysa.

Forsok dven fa en elmotor att snurra med hjélp av cellen.
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3.4 Sekundairceller - uppladdningsbara batterier

Néagra uppladdningsbara batterier som anvinds praktiskt i det omgivande samhéllet presenteras
hér nedan.

e Blybatteriet.
e Zink/Nickelhydroxid batteriet.
e Nickel metallhydrid batteriet.

e Brinsleceller
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3.4.1 Bly-batteriet

Blybatteriet &r kanske det férsta uppladdningsbara batteriet. Den franske fysikern Gaston Plante
beskrev blybatteriet forsta gangen 1859 och sen dess har det utvecklats i mer &n 150 ar. Tva
tredjedelar av alla uppladdningsbara batterier som séljs i hela véarlden &r blybatterier. Det
kanske inte dr det forsta batteriet man ténker pa som exempel pa utmérkta batterier, men: Det
ar ratt billigt, relativt okénsligt, kan aterladdas manga ganger samt leverera hoga stromstyrkor.
Flera skal alltsa for att finna det pa méanga stéllen i samhéllet. Kanske dr det mest kidnt som
startbatteri i de flesta bilar. En stor nackdel &r forstas att det innehaller svavelsyra som &r en
starkt fratande och obehaglig vitska.

Forslag pa reaktionsformler m.m.

Bada polerna bestar huvudsakligen av olika fasta blyforeningar, nedsénkta i svavelsyra. I laddat
tillstand kan plus och minuspolen representeras av PbO5 och Pb och i urladdat tillstand kan
bada polerna sigas besta av PbSOy. Hela celférloppet kan beskrivas enligt nedan. Vénsterledet
representerar det laddade tillstandet och hogerledet det urladdade tillstandet.

Pb(S) + PbOQ(S) + 2H2504((lq) = 2PbSO4(S) + QHQO(Z)

Laddat tillstand Urladdat tillstand

Grafiskt kan skillnaden illustreras med nedanstaende férekomstdiagram. Ett laddat batteri
har stor skillnad pa sina bada poler, minuspolen bestar av Pb(0) d.v.s. Pb(s) och pluspolen av
Pb(IV) d.v.s. PbO;. De kan inte samexistera utan fordndras mot mitten av diagrammet vid
urladdning. T ett urladdat batteri bestar bada polerna huvudsakligen av Pb(II), d.v.s. PbSOy.

Pb(0) Pb(m) b ()
PuLs) PbSOuls) | Pblyls) .
-o3ev v

Figur 3.29: Existensomraden f6r Pb(0), Pb(II) och Pb(IV).

Alternativt kan separata reaktionsformler anges for plus och minuspol.

Urladdning i svavelsyra

Plus: PbOy(s) +4H " (aq) + SO3™ (aq) + 2¢~ = PbSO,(s) + 2H,0(1)
Minus: Pb(s) + SO3™ (aq) = PbSO,(s) + 2~

Laddning d.v.s. elektrolys i svavelsyra

Plus: PbSO4(s) + 2H>0(1) = PbOs(s) + 4H " (aq) + SO~ (aq) + 2¢~
Minus: PbSO,4(s) 4+ 2e~ = Pb(s) + SO~ (aq)
Om inte svavelsyra anviinds utan istdllet natriumsulfatlosning fas troligen liknande reaktio-
ner, men vid ett hogre pH-viarde. Mgjligen kan forekomsten av hydroxidjoner ge upphov till att

blyhydroxid eller s.k. basiska blysulfater bildas. Anvindning av natriumvétesulfat istéllet for
svavelsyra loser detta problem.
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Urladdning i 16sning av natriumsulfat
Plus: PbOs(s) + 2H20(1) 4+ SO3™ (aq) + 2~ = PbSO4(s) + 40H ™ (aq)
Minus: Pb(s) + SO3~ (aq) = PbSO4(s) + 2~

Experiment

e Arrangera tva blyplatar i en bégare eller liknande sa att de inte vidror varandra. En
mojlighet dr att stoppa en bit gummislang mellan elektroderna enligt nedan.

e Anvind 2M svavelsyra eller en vattelosning av NaSO,4 som elektrolyt och elektrolysera
(ladda) cellen. Med svavelsyra far batteriet ca 2.0 V spénning och med natriumsulfatlésning
blir det ca 1.7-1.8 V spénning

e Vare sig saltsyra eller salpetersyra far finnas nirvarande da saltsyran ger upphov till
blykloridfallning och salpetersyran oxiderar blymetallen.

Figur 3.30: Ett schematiskt svavelsyra/bly-batteri.

Kommentarer

e Kontrollera vad som hidnder med de olika elektroderna. Vad blir det for beldggning pa den
positiva elektroden?

e Blybatteriet ger tillréickligt hog stromstyrka for att driva sma motorer och lampor. Lys-
dioder kanske knappt lyser p.g.a. att det kan vara for lag spinning. Tva seriekopplade
batterier ricker diremot for de flesta lysdioder.

e Svavelsyra &r starkt fratande, forsurar miljon och bly &dr giftigt. Ett alternativ till svavel-
syra ar elektrolytlosning av natriumvitesulfat eller natriumsulfat. Cellspanningen blir lite
annorlunda men fullt acceptabelt.

e Blyinnehallande rester ska samlas upp och inte spolas ut i vasken.

Forslag pa elevaktiviteter

Uppladdning av ett blybatteri, bestaende av tva blyplatar, ett stromaggregat, natriumsul-
fatlosning, lite sladdar och en bégare ger ett utméirkt batteri som troligen orkar driva bade
lysdioder, lampor och elmotorer. Undvik svavelsyra da den &r tdmligen fratande och lite allmént
farlig. Det funkar bra med natriumsulfatlosning fast med nagot lagre cellspinning och maximal
strom som batteriet kan ge.
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Figur 3.31: Ett enkelt blybatteri pa lab, firdigt fér att borja laddas. Observera att bada bly-
elektroderna ser likadana ut fran boérjan.

Figur 3.32: Samma elektroder som i féregaende bild men efter ett tags laddning. Pluspolen har
blivit brunsvart av bildad PbO, medan minuspolen &r opaverkad eftersom det troligen mest
bildats vitgas pa den.

Seriekoppling av flera celler

Till skillnad fran citronbatteriet som inte gar att seriekoppla i samma citron gar det utmérkt
att ha flera blybattericeller i samma elektrolyt. Alla reaktioner i savdl minus- som pluspoler
forsigar mellan fasta faser som finns pa plats i elektroderna.

©® 96 e © e@em®

Figur 3.33: Sex seriekopplade blybatteri-celler vilket ger ett batteri med ca 12 V spénning.
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3.4.2 Zink/Nickelhydroxid-batteriet

Zink /nickelhydroxid-batteriet dr kanske inte ett uppladdningsbart batteri i s4 man att bada halv-
cellerna &r enkelt reversibla. Zinkmetall &dr kanske aningen for oddel for att enkelt kunna samexi-
stera i en vatteninnehallande miljo. batteriet marknadsfér under namnet zink /nickeloxyhydroxid
som en primércell, som delvis kan ersétta vanliga brunstensbatterier men med mgjlighet till
storre stromstyrkor. Dock kan zink/nickelhydroxidbatteriet anvindas for att exemplifiera en
uppladdningsbar pluspol som aterfinns i bade nickel /kadmium-batteriet och nickel /metallhydrid-
batteriet.

En 20 (oH) g

: Ecels LIV
Ni(OH),

> £

Ni O OoH E

Figur 3.34: Zink/nickeloxyhydroxid batterier kan vid full laddning ge ca 1.7 V cellspénning.

Forslag pa reaktionsformler vid urladdning
Pluspol :  NiOOH (s) + HyO(l) + e~ = Ni(OH)2(s) + OH (aq)
Minuspol :  Zn(s) +20H~ (aq) = Zn(OH )a(s) + 2e~
Cellreaktion
2NiOOH (s) + Zn(s) + 2H20(1) = 2Ni(OH)2(s) + Zn(OH)z(s)

Laddat tillstand Urladdat tillstand

Praktiskt utforande

Minuspolen bestar av zinkplat och erbjuder inga problem vid uppkopplingen. Nickelhydroxiden
som utgor den aktiva substansen i pluspolen &r inte elektriskt ledande. Detta kan 1sas genom
att stro ut nickelhydroxid pa ett finmaskigt metallnét eller blanda med nagot ledande pulver,
exempelvis kopparpulver eller grafit.

Laddning m.h.a. elektrolys

e Ett paket bestaende av nagon lamplig viv, ett metallnit och nickehydroxid eventuellt
blandad med nagot elektriskt ledande pulver konstrueras.

e Nickelhydroxidelektroden placeras i en bégare med stark NaOH-16sning, med en lamplig
motelektrod for att ladda batteriet. Motelektroden (minus) kan vara zinkplaten eller bara
en kopparplat vid uppladdningen.

e Elektrolysera sa att stromstyrkan blir ca 10 mA Detta sker vid eller strax ovanfor 1.5 V
spanning.

e Liampliga elektrolyskirl ar provror eller sma béigare.

e Observera att stark lutlosning dr mycket fritande pa ménsklig vavnad.
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Figur 3.35: Schematisk bild av zink/nickeloxyhydroxid batteriet vid laddning.

Urladdning
Vid urladdning kopplas zinkelektroden in i kretsen om den inte anvéndes vid laddningen av
nickeloxyhydroxid-elektroden.
Kommentarer
e OBS! Inte for nickelallergiker!

e Stark lutlosning gor att detta forsok kraver forsiktighet och eftertanke sa att elektrolyten
inte stédnker omkring.
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3.4.3 Kadmium/Nickelhydroxid eller NiCd-batteriet

Elektronisk utrustning: skruvdragare, mobiltelefoner, datorer o.s.v. har medfort ett behov av
laddningsbara batterier. Ett av de tidiga uppladdningsbara batterierna var nickel-kadmium,
ritt lik det foregaende nickel/zink-batteriet med det undantaget att kadmiumelektroden gar att
gora mer reversibel i en alkalisk vattenmiljo. Bada elektroderna forindras alltsa vid uppladdning
respektive urladdning av batteriet.
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Figur 3.36: Kadmium /nickeloxyhydroxid batterier kan vid full laddning ge ca 1.3 V cellspénning.

Forslag pa reaktionsformler vid urladdning
Pluspol : NiOOH (s) + HO(l) + e~ = Ni(OH)2(s) + OH (aq)
Minuspol :  Cd(s) +20H (aq) = Cd(OH )a(s) + 2e~
Cellreaktion
2NiOOH (s) + Cd(s) + 2H20(l) = 2Ni(OH)2(s) + Cd(OH )a(s)

Laddat tillstand Urladdat tillstand

Kommentarer

Nickelkadmium-batteriet har stora likheter med zink/nickel-batteriet som beskrivits ovan. En
skillnad &r att kadmiummetallen med ett utfillt skikt av kadmiumhydroxid &r stabilt i vatten-
milj6 vilket inte zinkmetall &r. Vi avrader dock ifran experiment med kadmium da det dels &r en
mycket giftig metall och troligen svart att motivera enkla vilkdnda experiment med, framforallt
i skolmiljo. Anviind Fortfarande produceras dock en hel del nickelkadmium ackumulatorer (upp-
laddningsbara batterier) men framst fér tdmligen speciella dndamal.
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3.4.4 Metallhydrid/Nickelhydroxid eller NiMeH-batteriet

Eftersom Cd &r sa pass giftigt &r det onskvirt med alternativ till kadmiumelektroden i NiCd-
batteriet. Ett sadant alternativ &r vitgas som oxideras till vatten vid urladdning och vatten
som reduceras till vitgas vid laddning. Vitgas &r bara brandfarligt och inte sérskilt giftigt, i
alla fal inte jamfort med kadmium. For att enklare hantera vétgasen later man den bilda en
metallhydrid. En lamplig metallisk foéreningen &r LaNis som kan bilda ”hydriden” LaNisHg

MeH | Me
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!
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Figur 3.37: Metallhydrid/nickeloxyhydroxid batterier ger vid full laddning ca 1.23 V cell-
spanning, nagot mindre &n NiCd-batteriet.

Forslag pa reaktionsformler vid urladdning
Pluspol :  NiOOH (s) + HyO(l) + e~ = Ni(OH)s(s) + OH (aq)
Minuspol : MeH(s) + OH (aq) & Me(s) + HyO(l) + e~
Cellreaktion
NiOOH(s)+ MeH(s) = Ni(OH)a(s) + Me(s)

Laddat tillstand Urladdat tillstand

Material
Minuspol: 0.5-1 g metalllegering.

Pluspol: 0.5-1g nickelhydroxid blandas med 0.5 g kopparpulver och packas i ett litet paket
med nagon mdojlighet till elektrisk kontakt.

Elektrolyt: KOH-Iésning, 10 mol/dm3.

Praktiskt utforande

Metallhydridelektroden har god elektrisk ledningsférmaga bade i laddat och urladdat tillstand.
Nickelhydroxiden déremot &r en elektrisk isolator och behtver antingen vara utspridd pa ett
metallnét eller blandad med ett metallpulver t.ex. Ni eller Cu.

Metalllegeringen har en tendens att oxideras av luftsyre och vid uppladdning blir det kanske
ett begriansat resultat i borjan. Efter nagra cykler kommer oxiden att reduceras av véte och
cellen repar sig!

Satt bada elektroderna i elektrolyten, still provroret i en exsickator och evakuera med vat-
tensugen nagra minuter for att avligsna luft ur pulvren. Aven en del koldioxid fran elektrolyten
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kan ga bort under evakueringen. Skér déarefter tva v-formade skaror for stromledarna i en pas-
sande gummipropp och forslut provroret. Proppens uppgift dr att halla elektroderna pa plats.
De ska skall nu vara nedsénkta i elektrolyten utan att vara i kontakt med varandra (pa olika
hojd i réret). Denna enkla cell har hogre inre resistans dn en kommersiell cell och kriver hogre
laddspanning. Den medger inte heller sa hog urladdningstréom. Man kan dock visa efter vilka
principer en nickelhydridcell arbetar.

Anslut cellen till ett likspanningsaggregat och 6ka spianningen sakta tills det gar 10 mA
genom kretsen. Starta tidtagning. Om man far gasutveckling vid nagon av elektroderna &r
cellen antingen fulladdad (vilket dr oténkbart for en nytillverkad cell) eller sa dr spanningen for
hog. Lamplig spanning brukar for denna typ av cell vara 1.4 - 1.7 V. Gasutveckling kan ocksa
bero pa att stromledaren inte har kontakt med pulvret. For att halla laddstrommen konstant dr
det nodviindigt att 6ka spédnningen under laddningens gang. Ladda 2 - 4 mAh. (ca 20 - 30 min)
Cellen bor nu ge c:a 1.3 V obelastad.

o
> )

Figur 3.38: I: strukturen av en enhetscell hos LaNis, d.v.s. legeringen, IT: Lokal struktur for
viteatomer runt nagra Ni-atomer samt III: LaNisHg-strukturen.

3.4.5 Briansleceller

Manga celler bygger pa att syrgas reduceras till oxidjoner, hydroxidjoner eller vatten vid pluspo-
len (vilken av dessa specier som bildas beror pa elektrolyten och dess pH). Minuspolen kan vara
en metall som létt oxideras av syre, da dr metallen ”brénslet” som oxdierar. En brinslecell vird
namnet bor dock arbeta med ett bransle som vétgas, alkohol eller naturgas.

Mer material i framtiden.
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Korrosion och korrosionsskydd

4.1 Korrosion och korrosionsskydd av jarn

4.1.1 Lite bakgrund

Korrosion pa metaller &r ofta bra exempel pa oonskade galvaniska element. I princip &r all
korrosion av elektrokemisk natur utom vissa fall, exempelvis marmorstatyer som korroderar
p-g.a. surt regn och liknande fenomen. For 6vrigt dr det ofta metaller som oxideras av syrgas
som reduceras. Syrgas dr nidrvarande néstan 6verallt och dessutom ett starkt oxidationsmedel.
Flera olika siitt att skydda metallkonstruktioner (ofta av jirn) fran korrosion (rost) kommer att
beskrivas hér nedan.

4.1.2 Nagra valda reaktionsformler m.m.

Pluspol :  O2(g) + 4H ™" (aq) + 4e~ = 2H50(1) sur miljo
O2(9) + 2H20(l) + 4e~ = 40H ™ (aq) basisk miljo

Minuspol :  Zn(s) 2 Zn?T(aq) + 2e~
Fe(s) 2 Fe**(aq) + 2e~
Fe(s) 2 Fe*t(aq) + 3e~
Fe(s)+30H (aq) & Fe(OH)3(s) + 3e~

4.1.3 Experiment

En zinkbit i saltsyra ger upphov till vitgasutveckling men ofta gar vitgasutvecklingen ”daligt”.
Om nagra droppar kopparsulfatlosning tillsdtts 16sningen, félls kopparmetall ut pa zinken. En
lokal cell bildas och vitgasutvecklingen gar mycket mérkbart snabbare.

Nar metallerna ligger i kontakt sker elektrontransporten i kontakten mellan metallerna. Zin-
ken behover alltsa inte ”byta elektroner” med vétejonerna och téckas av vitgas utan avlamnar
sina elektroner till koppar dar vitgasen bildas pa kopparytan. Det tycks som om vétgas bildas
enklare pa en yta av koppar dn pa en zinkyta.

Korrosionen paskyndas ofta néir tva metaller ar i elektrisk kontakt, s.k. lokalelement bildas.
Nagra olika principer varfér korrsion paskyndas kan urskiljas.

Prova att lagga en zinkbit i saltsyra. Ofta gar vatgasutvecklingen daligt. Hall i nagra
droppar kopparsulfatlosning! Kopparmetall fills omedelbart ut pa zinken, en cell bildas och
vitgasutvecklingen gar mycket mérkbart snabbare.

47
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Nér metallerna ligger i kontakt sker elektrontransporten i kontakten mellan metallerna. Zin-
ken behover alltsa inte "byta elektroner” med vitejonerna och téckas av vitgas utan avlamnar
sina elektroner till koppar dér vétgasen bildas pa kopparytan. Uppenbarligen bildas vitgas
enklare pa en yta av koppar &n pa en zinkyta.

4.1.4 Elevaktiviteter

e Jirns korrosion och dess beroende pa tillgang till vatten och syrgas kan studeras pa manga
olika sitt, exempelvis med det klassiska flaskforsoket med jarnull, enligt bilden nedan.

e Blanka jarnspikar kan placeras i olika miljoer, torrt, fuktigt, i saltvattenhaltig miljo, i
kontakt med zink, magnesium, koppar etc.

Figur 4.1: Tre petflaskor med jarnull, vatten och olika tillgang pa syrgas respektive reduktions-
medel. Flaskan lingst till véinster har stingd kork, den i mitten fri tillgang till luft samt den till
hoger innehaller dessutom zinkbitar.
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Solceller

5.1 Traditionella solceller av ”torr typ”
En halvledare har ett valensband fyllt med elektroner och ett tomt ledningsband samt déremellan
ett bandgap med otillatna energier. Det &r bandgapets storlek som bestdmmer om nagra fa

elektroner kan fas att hoppa till ledningsbandet néir man ligger pa ett elektriskt filt. For diamant
gar det inte, medan det gar for kisel. Hos en metall dr i gengédld bandgapet obefintligt.

7 G D - leclmiuj
% %! ://4//// Volews

Figur 5.1: Schematisk bild fér valensband och ledningsband och motsvarande bandgap for en
isolator, halvledare och metall.

En halvedare kan goras n-dopad (fa fler elektroner #n det finns plats {or i valensbandet), t.ex.
genom att en Si-kristall dopas med P(fosfor). Varje fosforatom har en extra elektron jamfort
med kisel. Dessa extra elektroner hamnar pa en energiniva strax under ledningsbandet. Elektron-
strukturen bestéms i stort sett av kislet och de extra elektroner fran dopningen kommer dérfor
att placeras pa extra nivaer.

Halvledaren kan ocksa p-dopas (berévas elektroner fran valensbandet). Kisel kan exempelvis
dopas med gallium, Ga. I detta fall kan elektronstrukturen askadliggéras som att det har bildats
”hal” i valensbandet. Halen representerar avsaknaden av elektroner och ar alltsa positiva i
forhallande till resten av elektronhavet.

5.1.1 pn-6vergangen

En skiva p-dopad och en skiva n-dopad halvledare och ett tunt metallskikt pa 6mse sidor
(morkgratt)

De extra elektronerna hos n i kontakt-zonen kommer att flytta sig till de positiva halen, d.v.s.
den n-dopade delen kommer att tappa elektroner och den p-dopade kommer att fa elektroner.
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Figur 5.2: Tva schematiska bilder pa valensband och ledningsband och motsvarande stornivaer
for en p-dopad respektive en n-dopad halvledare.

Ett elektriskt falt uppkommer.
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Figur 5.3: Tva schematiska bilder pa valensband och ledningsband och motsvarande stornivaer
for en p-dopad respektive en n-dopad halvledare.

Det ér detta som gor pn-dvergangen till en likriktare. pn-overgangen (spérrskiktet) dr ocksa
en forutséittning for solcellen: En foton ska kunna separera en elektron och ett hal (dvs flytta
elektronen 6ver bandgapet) utan att de omedelbart slar sig ihop igen. Bandgapet maste forstas
motsvara energin i synligt ljus. Elektronen kommer att dras mot p-sidan av spérrskiktet och
vandra vidare i den n-dopade delen, ut i ledningen och utifran tréffa pa ett hal pa p-sidan.
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Figur 5.4: Tva schematiska bilder pa valensband och ledningsband och motsvarande stornivaer
for en p-dopad respektive en n-dopad halvledare.

5.2 Gratzelceller

Grétzelcellen forsoker efterlikna naturen i sa motto att ett firgdmne anvinds som hjidlpmedel
for att ta upp energin ur solljus och for att transportera elektronen vidare. I Griitzelcellen géller
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det att fa elektronen upp till ledningsbandet i halvledaren titandioxid och fargdmnet hjalper
till.

Féargdmnet exiteras av solljuset och en av dess elektroner lyfts till en energiniva dir den
kan transporteras - "tas om hand” av titandioxiden. Fargémnet avldmnar elektronen och blir
da plusladdat. Elektronen gar via den yttre ledningen till motelektroden dér den tréffar pa
elektrolyten som atertar elektronen (grafit katalyserar) och ger tillbaka den till fargimnet.

I en dkta Gritzelcell anvinder man dyrbara ruteniumkomplex, men i flera fall har exempelvis
svarta vinbérs antocyaniner, eller motsvarande firdmnen i bjornbér och andra liknande bér
anvints pa samma sétt.

Vid titandioxidytan hiinder ungefir foljande (F star for firgdmnet):

1. F— Fx
2. Fx - FT +e”
3. Ft+I; - F+2I
Vid motelektroden hinder ungefir foljande:
Loe +3L— 15

Elektroderna utgors av glas med en beldggning av tennoxid, SnOs som dopats med fluoridjo-
ner sa att den blivit elektriskt ledande. Titandioxiden, som ska vara i form av ett finkorningt
pulver med mycket sma partiklar liggs pa i ett mycket tunt lager pa en av elektroderna, torkas
och firgas in. Den andra elektroden beldggs med grafit som katalysator. Sedan elektroderna
lagts mot varandra sldpper man in elektrolyten som #r en blandning av jod och jodidjoner.
Cellen belyses fran titandioxidsidan.

5.2.1 Konstruktion av Gritzelcellen i praktiken

e Tag tva jamnstora bitar glas. Kontrollera vilken sida pa glaset som &r ledande. Ligg en
upp och en ned och tejpa fast dem kant i kant pa ett papper sa att tejpen técker ca 2
mm pa langsidorna och ca 4-5 mm i en kortsida (kortsidan blir kontakt senare). Tejpens
tjocklek blir héjden pa titandioxidskiktet som nu ska ldggas pa. Se bild

e Sitt en lite droppe suspension lings kortsidans kant och dra ut den med en ren, liggande
glasstav utan att lyfta glasstaven nagon gang. I bésta fall har ett mycket tunt och jamnt
skikt bildats. Se bild

e Brinn skiktet enligt endera av tre metoder till 450 grader i atminstone 30 minuter. Al-
ternativ: muffelugn, brinnare, varmluftspistol. Lat svalna langsamt sa att inte skiktet
spricker.

e Under tiden grafitiserar man motelektroden (pa den ledande sidan!) med penna - téick hela
ytan. Man kan ocksa grafitisera ca 15 sek i stearinljuslaga, detta skikt dr mycket kénsligt,
men effektivt.

e Firga in titandioxidskiktet genom att ligga det i farglosningen. Man pastar att pres-
sade vinbdr gar bra, men jag finner att ett filtrerat extrakt av svarta vinbar i meta-
nol/&ttika/vatten dr mycket béttre. 10 min ska ge ett starkt blarodfdrgat skikt. Skolj i
alkohol och torka av (dutta) med Kleenex. Skiktet ska var torrt innan elektrolyten fors pa.

e Ligg ihop elektroderna sa att bada far en obelagd del stickande ut (grafiten torkas av pa
denna del. Sitt ihop med klammorna (eller klddnypor).
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Sitt en droppe elektrolyt i kanten mellan elektroderna . Oppna och stéing klimmorna
omvixlande sa sugs elektrolyten in och técker.

Torka av ordentligt innan du ansluter krokodiler och undersoker cellen.

Prova cellen i halogenlampans sken eller i solsken. Ett citat fran en engelsksprakig publi-
kation &r:

"The output is approximately 0.43 V and 1 mA/cm? when the cell is illuminated in full
sun through the 7O side.”

Idealet dr forstas om man kan mita effekten, P per ytenhet, A. Effekt fas genom att
multiplicera spénning med stromstyrka, P = U - I. Forsok rikta in cellen mot lampan sa
att samma utslag fas, som i solen utomhus. Ar solinstralningen kéind i W/m? kan effekten
pa cellen métas. Dividera med ytan och berikna hur effektiv cellen &r pa att omvandla
solljus (solceller brukar maximalt uppna en verkningsgrad pa ca 10%)

Lite bakgrund

Grétzelcellen &r en slags solcell. T en solcell vill man att det med solenergins hjélp ska skapas en
elektron - hal-par och att elektronerna ska samlas at ett hall och de positiva halen at ett annat,
varefter de far motas igen via den yttre ledningen.

Lank till skolcellladan vid inst. f. fysikalisk kemi, Uppsala universitet

Vid institutionen for fysikalisk kemi vid Uppsala universitet har det utvecklats en s.k. skol-
cellslada. En lada med material for att bygga en Gritzelcell i skolan. En ldnk till detta finns
nedan.

http://www.teknat.uu.se/samverkan/skola/skolceller/

Alternativt kan nagon sokmotor anvindas, exempelvis Google, déir foljande sckord kan

anvéindas. Troligen hittas lanken ovan som en av de forsta tréaffarna.

Sokord till Google = uppsala universitet solcell skola
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Elektrolys

Varje gang som vi laddar ett batteri, exempelvis det i mobiltelefonen, sker en elektrolys. Den
tidigare spontana reaktionen som representerar urladdning av batteriet tvingas att ske at andra
hallet, batteriet laddas igen. En skillnad mellan batteriets bada poler aterstélls. For att elektroly-
sen ska bli framgangsrik maste en sluten elektrisk krets skapas. I manga fall &r det l6sningen som
dr det storsta hindret for den elektriska strommen. Metaller brukar beskrivas som att de leder,
med elektroner som laddningsbérare medan 16sningar beskrivs med joner som laddningsbérare.
En liknande ide, d.v.s. den att rorliga joner ger saltlosningar deras ledningsférmaga, beskrevs
av Svante Arrhenius i slutet av 1800-talet, nagot som senare gav honom nobelpris, 1903. Till en
borjan ansags detta som en befingd ide, men efter ett tag accepterades den.

Tabell 6.1: Nagra joner och deras molira konduktivitet

Jon A% (Q TemZmol~T)
H*(aq) 350
Li*(aq) 39
Na™(aq) 50
K*(aq) 74
F~(aq) 55
Cl=(aq) 76
Br—(aq) 78
I~ (aq) 7
OH™ (aq) 197
SO (aq) 160

Knallgas ifran vatten.

Bestdmning av vattnets sammanséttning.

Klor/alkali-processen, elektrolys av saltvatten.

Elektrolytisk rening av koppar.

53



54 KAPITEL 6. ELEKTROLYS

6.1 Knallgas ifran vatten

Elektrolys av vatten kan generera knallgas, en blandning av vitgas och syrgas i perfekta propor-
tioner for att fa optimal férbranning av vitgas. Stora mangder kan vara livsfarligt och avrads
bestdmt ifran. I liten skala blir det dock en mycket tydlig demonstration.
Forslag pa reaktionsformler
Plus: 2H;0(1) — Oa(g) +4e” +4H ™
Minus: 4H;0(l) + 4e~ — 2H3(g) +40H ™ (aq)
Totalreaktion: 2H>0(l) — 2H>(g) + O2(g)

Experiment

e Gor en elektrolytlosning genom att 16sa en sked av nagot ldmpligt salt i lite vatten.

e Anvind en avklippt plastpipett som elektrolyskérl med tva elektroder av stuv jarntrad
eller liknande enligt figuren nedan.

e Elektrolysera tills néistan all vitska har tryckts ut. Spar en liten vitskepropp sa att gas-
blandningen stannar kvar i pipetten.

e Anténd blandningen med ett stearinljus eller liknande.

e Vill man undvika klorgas sa kan nagot annat salt anvindas for att fa ledningsformaga i
16sningen, exempelvis natriumsulfat, natriumvétekarbonat etc.

e Finns det inte spanningsaggregat sa duger det utmérkt med ett 9V-batteri och tva bly-

ertspennor.
Figur 6.1: Elektrolyskér]l av avklippt plastpipett.
Kommentarer

e Skala inte upp den hér laborationen sa att stora méngder vitgas bildas. Plotsligt ar det
inte oskyldiga sma explosioner langre...

Elevaktiviteter

e Utmaérkt forsok i mikroskala som ar ofarligt men dnda mycket illustrativt.
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6.2 Klor/alkali-processen, elektrolys av saltvatten

Genom att elektrolysera saltvatten fas tva viktiga baskemikalier, natriumhydroxid (natronlut)
och klorgas. Det finns flera olika industriella processer, en av dem anvénder en kvicksilverelektrod
som minuspol.

Forslag pa reaktionsformler m.m.

Vid pluspolen oxideras kloridjoner till klorgas. Reaktionen vid minuspolen kan beskrivas som
sonderdelning av vatten till vitgas och hydroxidjoner.

Plus: 2C1~ (aq) — Cla(g) + 2e~
Minus: 2H,0(1) + 2e~ — Ha(g) + 20H~ (aq)

Elektrolys med kvicksilverkatod

Maojligen sker ett mellansteg nér natriumjoner reduceras till natriummetall som binds i flytande
kvicksilver och bildar ett natriumamalgam. Natriummetallen kan senare reagera med vatten och
bilda vatgas, hydroxidjoner och natriumjoner.

Nat(aq) + e~ — Na(Hg(l))
2Na(Hg(l)) + 2H20(l) = Ha(g) + 2Na* (aq) + 20H ™~ (aq)

Experiment

Tvé teskedar salt (natriumklorid) i ca 1.5-2 dl vatten blir en bra elektrolyslésning. Ror om med
en plastsked. Elektrolysera med exempelvis tva kolelektroder eller tva blyertspennor. Anvind
mer dn ca 2 V, annars bubblar det inte alls. Undvik alltfér hog cellspanning... Ténk pa att
det utvecklas vitgas och klorgas i perfekta proportioner for s.k. klorknallgas. Vill man undvika
klorgas sa kan nagot annat salt anvindas for att fa ledningsformaga i 16sningen, exempelvis
natriumsulfat, natriumvéatekarbonat etc. Finns det inte spdnningsaggregat sa duger det utmérkt
med ett 9V-batteri och tva blyertspennor.

Kommentarer

e Klorgas bleker, losningen som bildas blir pa sétt och vis en kopia av rengoringsmedlet
"klorin”.

e Var forsiktig att lukta alltfor mycket och néra, klorgasen kan bli mycket patrangande. Luk-
ten kan paminna om lukten av vattnet i simhallen men inte sirskilt mycket mer/starkare.
Elevaktiviteter

e Anvind rodkalsindikator som elektrolyt. Tillséitt salt for att fa béttre ledningsféormaga.

Med lite agar (eller gelatin) i elektrolytlosningen fas efter en stund en gel. Da blandas inte
produkterna.

For att fa en fin gel bor elektrolytslosningen virmas med agar eller gelatin.

Blyertspennor kan anviindas som elektroder. Eventuellt fastsatt pa vardera sidan av ett
9V-batteri.
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6.3 Bestidmning av vattnets sammansittning

Surgdr rent vatten med svavelsyra, Ho SOy alternativt kan det basgoras med natriumkarbonat,
NayCOs. Vitsen ér att 6ka halten joner utan att for den skull introducera ontdiga bireaktioner.
Om [6sningen surgérs med saltsyra, HC! finns det stor risk att dven klorgas, Cly utvecklas vid
den positiva elektroden, férutom syrgas alltsa.
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Figur 6.2: Elektrolys av vatten.
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6.4 Elektrolytisk forkoppring eller férzinkning

Forslag pa reaktionsformler m.m.

Vid pluspolen oxideras rakoppar och vid minuspolen reduceras kopparjonerna till kopparmetall.

Pluspol: Cu(s) — Cu**(aq) + 2e~
Minuspol: Cu?*(aq) 4+ 2¢~ — Cu(s)

Koppar framstélls exempelvis genom att rosta sulfidmalm som dérefter kan reduceras med
kol. Den bildade rakopparn blir inte sérskilt ren och duger inte for att exempelvis gora el-
ledningar. Den maste renas och detta gors elektrolytiskt!

Experiment

e Elektrolys med tva kopparbleck, ett med ren koppar anslutet till minuspolen och ett med
oren koppar anslutet till pluspolen. Pluspolens elektrod (anoden) oxideras och jonernra
transporteras till minuspolen dér kopparjonerna reduceras till kopparmetall.

e Sker elektrolysen for fort blir utfallningen ofta svampformad och trillar av minuspolen
elektrod.

e Tillsats av svavelsyra till elektrolyten okar ledningsférmagan.

e Elektrolysera inte vid sa hog spanning sa att vitgas och syrgas bildas i stora méngder.

Elevaktiviteter

e Elektrolytisk forkoppring av jarn kan vara ett alternativ, da det i bésta fall kan bli ett
tunnt fint lager utfialld koppar pa jarnbiten.

e Undersok hur stromstyrkan varierar med ytan av elektroderna.



58

KAPITEL 6. ELEKTROLYS



Kapitel 7

Diverse redoxreaktioner

7.1 Framstillning av jarn

Metaller finns ofta, med undantag av de ddlaste metallerna, som foreningar med syre, svavel
eller andra grunddmnen. Principiellt krédver alla olika former av metallframstéllning tillforsel av
elektroner, antingen direkt genom elektrolys eller indirekt via en ”kemisk” elektronkélla.

Lite bakgrund

Industriellt &r reduktion av jarnmalm med kol en ekonomiskt viktig redoxreaktion. Kol ar billigt
och ett utmérkt reduktionsmedel, i alla fall for olika jarnoxider.

Forslag pa reaktionsformler m.m.
Reduktion av hematit, FeyO3 till magnetit, Fe3O4 och vidare dnda till jirn, Fe. Syrena i
jarnoxiden flyttar till kol och bildar i slutdnden koldioxid, C'Os.

3Fe303 + C — 2Fe304 + CO(g)

6Fex05 + C — 4Fe304 + COs(g)

Experiment

Blanda kolpulver och hematit. Hetta upp i ett kvartsror med en het laga, ju hetare desto béttre.
Inte sa mycket att kvartsroret smélter men girna i nirheten av detta. Bildat jarn eller i alla fall
magnetit kan separeras fran resten av blandningen med en magnet.

Kommentarer

En svarighet som férekommer med reduktion av jarnoxider med kol &r att temperaturen ofta inte
blir tillréckligt hog. Luft far inte vara nédrvarande i stora méngder ty da brinner helt enkelt kolet
upp och bildar koldioxid. Vid brist pa luft kan koloxid (Obs: giftig!) bildas, vilket ir fordelaktigt
da den i sin tur kan fungera som reduktionsmedel. Trots langvarig upphettning &r det ibland
bara mojligt att fa fram magnetit, FesOy, som dr magnetisk och liatt kan misstas for jarn p.g.a
av detta. Det ar dock en bit pa vag mot jarnmetall.
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Elevaktiviteter, en bit pa vigen mot framstillning av jarn

e [ liten labskala sa kan rodbrun jarnoxid, blodstensmalm, hematit, FesOs blandas med
kolpulver och hettas upp med gaslaga, i ett provror av svarsmélt glas.

e Kanske reduceras inte jirnoxiden hela vigen till jirnmetall men férmodligen blir resultatet
mer magnetiskt &n vad den bruna jarnoxiden var fran borjan. Detta kan forklaras med att
exempelvis magnetit, Fe3O,4 har bildats.
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7.2 Att putsa silver med en cell

Puts av silverbestick och andra silversaker kan goras elektrolytiskt, antingen direkt med elekt-
rolys eller indirekt genom att ldgga det oxiderade silverféremalet i kontakt med en oédel metall.

Figur 7.1: En korroderad silversked och aluminiumfolie.

Lite bakgrund

Nir silver svartnar beror det ofta pa bildandet av olika silversulfider. Glommer du en silversked
i ett dgg eller en burk ”sambal oelek” blir den svart rétt snabbt. Den morka beldggningen kan
vara Ago0, AgoS eller liknande foreningar. Det gemensamma &r att silvermetallen har oxiderat,
det blir Ag(I)-foreningar. For att fa tillbaka silvermetallen kan elektroner tillféras pa ett eller
annat sétt. En bit aluminiumfolie kan tjdna som elektronkélla.

Forslag pa reaktionsformler m.m.

Fyra reaktionsformler som samtliga illustrerar reduktion av Ag(I) till Ag(0), d.v.s. Ag(s).

Ag™(aq) +e” — Ag(s)

AgaO(s) + 2e~ + HO(l) — 2Ag(s) + 20H ™ (aq)

AgaS(s) +2e¢~ +2H " (aq) — 2Ag(s) + H2S(aq)

AgaS(s) +2e~ + HyO(l) — 2Ag(s) + HS ™ (aq) + OH ™ (aq)

Aluminiumfolien oxiderar och troligen reagerar Al*>* (aq) med vatten och bildar AI(OH )3(s).

Al(s) — APPT (aq) + 3¢~

Al(H,0)3% (aq) — Al(OH)3(s) + 3H " (aq)
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Experiment

e Gor en cell genom att doppa ned en hopvikt lang Al-folie och en oxiderad silversked i
bikarbonatlésning. Koppla med sladdar och krokodiler och mét spédnningen.

e Om du nu kopplar Al-folien direkt som en yttre ledning till skeden har du gjort en kort-
sluten cell som urladdas. Silverskeden bir pluspol och aluminiumfolien blir minuspol.

e GOr om samma cell men med en annan elektrolyt. tag denna gang citronsyra och natri-
umklorid. Bor det ga att putsa silver &ven med denna blandning?

Nér man ldgger ned en silversked omlindad med Al-folie i en varm bikarbonatlésning fungerar
metallkontakterna som en yttre ledning i en kortsluten cell, rektionerna ovan sker och silvret
blir rent eller i alla fall nagot renare. Men man kan ocksa gora cellen av misstag - tick aldrig
lax péa ett silverfat med aluminiumfolie!
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7.3 Guldpeng-forsdket, nadgot som ser ut som en redoxre-
aktion

Ett klassiskt experiment som inte &r nagon tydlig redoxreaktion enligt de vanliga reglerna om
ddla respektive oddla metaller. Férsoket har tva steg.

Steg 1:

En kopparslant ldggs tillsammans med lite zinkpulver i en bagare med natriumhydroxidlosning.
Koka forsiktigt nagra minuter tills kopparslanten ar tickt av zink. Nedanstaende jamvikt mellan
zinkmetall och l6sta tetrahydroxyzinkatkomplex instéller sig. En jamvikt betyder att det sker
processer at bada hall. Nagra av de losta zinkatkomplexen reduceras kanske pa kopparslanten
och dirmed faller zink ut pa ytan av kopparslanten. Sjilva kopparen har ingen annan funktion
dn att vara elektriskt ledande i kontakt med zinkpulvret och bereda plats for zink att falla ut
pa en plan och vilordnad yta. Det &r alltsa fraga om transport av zink fran ett hogaktivt pulver
till en lagaktiv stabil form pa kopparslanten. Resultatet blir att kopparslanten blir téickt av zink
efter ett tag, vilket paminner om silver!

Zn(s) +40H (aq) = Zn(OH)3™ (aq)

Figur 7.2: Transport av zink fran hogaktivt pulver, via 16sning till en lagaktiv plan yta. Kop-
parslanten tickt av zinkpulver far efter nagra minuter en beldggning av zink.

Steg 2:

Hetta upp den férzinkade kopparslanten forsiktigt i en gaslaga och du har plotsligt fatt en
atomér blandning av zink och koppar, d.v.s. méssing, som ser ut som guld!

Zn(s) + Cu(s) = missing(s)

(fére varmning) (efter virmning)

Figur 7.3: Vid rumstemperatur ar det yttersta lagret av zink stabilt som utskikt men efter
upphettning i en gaslaga har Cu- och Znatomerna blandats. Den resulterande legeringen kallas
maéssing och ar gul, néastan som guld.



