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Elektrokemi 

Kemi med biokemi VT 2013 

Atkins & Jones Kap. 13 

”Vad stort sker, det sker tyst”  
 

ur ”Odalbonden” av Erik Gustaf Geijer 

…i reversibla, icke-(PV) processer, när Gibbs energi för en reaktion får utföra maximalt arbete 

Dagens Meny 

• Oxidation/Reduktion 

• Elektrolys 

• Galvanisk cell 

• Termodynamik 

• Batterier 

• Korrosion/biomimetik 

• Energimöjligheter 

 

Elektrokemiska tillämpningar 
Batterier 

Korrosion Vätgasgenerering 
Framtidens energi? 

Bioelektrokemi 
Nervsignaler                       NiFe-hydrogenas 

Theory Experiment 

Elektrokemisk cell 

Galvanisk cell (batteri och korrosion) 
 
• spontan reaktion mellan två reaktanter 
• genererar elektrisk ström 
• omvandlar energi (kemisk –> elektrisk) 

Elektrolytisk cell (ladda batterier, rena metaller) 
 
• icke-spontan 
• drivs av elektrisk ström (elektrisk –> kemisk) 
• används för produktion och rening 

Oxidationstal – ett gammalt 
begrepp 

- Formell bokföring av laddningsfördelning: vad oxideras/reduceras 

- Elementen har oxidationstalet 0 

- Monoatomära joner har samma oxidationstal som laddningen 

- Väte +1 med icke-metaller och -1 med metaller (hydrider) 

- Syre -2, undantag peroxider (-1) 

- Halogener -1 utom när de binder till syre, F alltid -1. 

- Summan av alla oxidationstal i en neutral förening är 0 och för joner är den 
lika med laddningen 

Vad är klors oxidationstal i Perklorat (ClO4
-), Klorat (ClO3

-),  Klorit 
(ClO2

-),  Hypoklorit (ClO-)? 
Alessandro Giuseppe  
Antonio Anastasio Volta 

Voltas stapel – första batteriet 

Två metaller (zink + silver) 
separerade med 
saltindränkta filtbitar 

Första pålitliga källan till 
elektricitet 

1800 
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Lättoxiderade metaller 

Hares Kalorimotor 

Metall  Framställd år 

Li  1817 

Na  1807 

K  1807 

Ca  1808 

Mg  1808 

Sr  1808 

Ba  1808 

Elektrolytisk framställning möjlig efter Voltas uppfinning  

Electrolys av NaCl ger Cl2 Elektrolys 

Framställning 
av vätgas 

Elektrokatalytisk 

vattensönderdelning 

Electrochemical 

Steps 

= 

Water Oxidation 

Reaction 

Chemical 

Steps 

= 

Catalyst 

Recovery 

…men istället för att göra syrgas så kan vi väl hellre göra något nyttigt 
 
Blockera syrgaskanalen och använd syre till att epoxidera dubbelbindningar  

Elektrokemisk cell (Galvanisk cell) 
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Elektrokemisk cell 
(Galvanisk cell) 

Daniells element 

Zn(s)   Zn2+(aq)     Cu2+(aq)   Cu(s) 

Fasgränser 

Saltbrygga 

Halvcellsreaktioner: 
 
Zn(s)  Zn2+(aq) + 2e-   (Oxidation) Anod 
 
Cu2+(aq) + 2e-  Cu(s)  (Reduktion) Katod 
 
Zn(s) + Cu2+(aq)  →  Zn2+(aq) + Cu(s)        Cell 

Anod Katod 

 

Katod  
Alltid reduktion  

Elektroner upptas  

Tar emot katjoner  

Pluspol (GÄLLER GALVANISK CELL)  

Anod/Katod  

Anod  
Alltid oxidation  

Elektroner avges  

Tar emot anjoner  

Minuspol (GÄLLER GALVANISK CELL) 

  

Elektrokemi och termodynamik 

Maximalt (icke-PV) arbete W vid reversibel reaktion 

nFEGwe 

Total laddning (C) Potentialskillnad (V) 

C/mol96485 AeNF Laddning hos en mol elektroner 

F - Faradays konstant 

Energi = laddning multiplicerad med potentialskillnad  

1J=1C V 

Elektronenes laddning är ~1.602 10-19 C 

Standard reduktionspotentialer,  

Reduktionspotential vid standardtillstånd; mäts gentemot vätgaselektroden 

00 nFEG 
Standard reduktions- 

potential, Eo 

Eo = 0.00 V 

Standard hydrogen electrode, SHE: 

( 1 bar, 1 mol/dm3  ) 
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Elektrodpotentialer och jämviktskonstanter 

o

cellE
RT

nF
K ln

KRTGo ln

}

o

anodkatod

o

cell EEE  0

00 nFEG 

Ex: AgCl(s)  Ag+(aq) + Cl-(aq) 

Jämviktskonstanter kan beräknas från elektrodpotentialer:  
Skapa en“cell” med en totalreaktion för vilken jämviktskonstanten söks 

Koncentrationsberoende 

G = G0 + RT lnQ 

-nFEcell = -nFE0
cell + RT lnQ }

Avvikelse från standardtillstånd: 

Q
nF

RT
EE o

cellcell ln

Nernst ekvation 

Ex: Vad är Ecell för H+/H2 vid pH=7? 

o

anodkatod

o

cell EEE  0 Anta att x<1.0 

Inse att elektronerna flödar från L till R eftersom cellen strävar efter att utjämna 
koncentrationerna i de två lösningarna, dvs 

Q
nF

RT
EE cellcell ln0 

Q
nF

RT
Ecell ln

Givet: 
   

och Ecell
0 =0 

   

där Det medför 

Eftersom  så Och eftersom n=2 

x
F

RT
x

F

RT
x

F

RT
Ecell log

10ln
ln

2

2
ln

2

2 Så  

pHVEcell  05916.0dvs 

Speciellt vid pH=7 VEcell 414.0

Ex: Vad är Ecell för H+/H2 vid pH=7? 

pHVEcell 





 2319 10022.610602.1

10ln15.298314.8
så  

Fall 1: Olika metaller, alla aktiviteter = 1 (koncentrationer = 1M) T.ex.  

V1.1)76.0(34.00  o

anod

o

katod EEEE

Zn(s)   Zn2+(aq), 1 M     Cu2+(aq), 1 M   Cu(s) 

Fall 2: Olika metaller, koncentrationerna är inte 1 M. T.ex.  

V16.101.0ln
964852

2983145.8
1.1ln0 




 Q

nF

RT
EE

 
Cellreaktion: Cu2+ + Zn(s)  ---> Cu(s) + Zn2+  Q = [Zn2+]/[Cu2+] = 0.01 

Zn(s)   Zn2+(aq), 0.01 M     Cu2+(aq), 1 M   Cu(s) 

Fall 3: Samma  metaller, olika koncentrationer. En s.k. koncentrationscell  

V06.001.0ln
964852

2983145.8
0ln0 




 Q

nF

RT
EE

Cu(s)  | Cu2+(aq), 0.01M  ||    Cu2+(aq), 1.0M |  Cu(s) 
 

Cellreaktion: Cu2+(aq, 1.0M)  ---> Cu2+ (aq, 0.01 M) 

Q = [Cu2+]L/[Cu2+]R = 0.01 

Vad driver denna reaktion? Varifrån kommer fria energiskillnaden? 

Bioelektrokemi 

Nervcell Jonkanaler 
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Blyackumulator (bilbatteri) Blyackumulator 

Anod:                        Pb(s) + SO4
2-  →  PbSO4(s) + 2e- 

Katod: PbO2(s) + 4H+ + SO4
2- + 2e- →  PbSO4(s) + 2H2O 

   Pb(s) + PbO2(s) + 4H+ + 2SO4
2-  →  2PbSO4(s) + 2H2O 

Eo = +1.69 V 

 

V05.2)359.0(69.10  VVEEE o

anod

o

katodcell

Eo =  -0.359 V 

   Pb(s) + PbO2(s) + 4H+ + 2SO4
2-                  2PbSO4(s) + 2H2O 

Urladdning 
Laddning 

Korrosion 

Ny Teknik nr 4 2004 

Korrosion 

“offeranod” 

Korrosionsskydd 

Skydda ytan (färg, oxidskikt, galvanisering) 
Katodiskt skydd (offeranod) 
Minimera potentialskillnader 
Stäng ut elektrolyt och vatten 

1. Anod:        Zr(s) + 2O2- -> ZrO2 + 4e- 

2. Katod:      H+ + 2e- -> H- 

3. Kemi:   H- + H+ -> H2 

Hydridbildning 

Hydrid - proton rekombination 

Oxidbildning 

Förklara mekanismen bakom vattenorsakad 
korrosion av kärnbränslebehållare 

Mikaela Lindgren och Itai Panas  

Netto:     Zr(s) + 2H2O -> ZrO2 + 2H2  
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Zirkonkorrosion i vatten Katodprocessen 

Hydride orbital 

Hydride in grain boundary 

H+ + 2e- -> H- Hydridebildning 

  H- + H+ -> H2 Hydrid – proton rekombination 

Theory Experiment 

High-spin FeII 

Kemi 

Hydrides in biology: NiFe hydrogenase 

Orsaken till kurvformen 

Fe 

Ni 

~1.0 V för att driva (Fe) H2(g) 

Det visar sig att katodprocessen kräver 

Har vi det? 

Anodpotentialen relativt H2(g) 

Syres löslighet i Zr ~28 At% 

s 

- Som funktion av syrehalt 
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s 

Anodpotentialens syreberoende (relativt H2(g)) 

E < -1,4V 

E < -1,4V 

x>s 

x<s 

driv för 
hydrid- 
bildning 

residualt driv för 
H2 utveckling 

driv för  
H2 utveckling 
överpotential 

 
large overpotential  
 poor catalyst  

Elektrokemi kemi 

oxidationsdriven  
hydridbildning 

hydrid - proton  
rekombination 

Brist på residualt driv 
för H2 utveckling 

Katodprocessen behöver ~1.0 V (Fe) överpotential 

Anodprocessen levererar ~1.4 V överpotential 

Sammanfattning 


