ELEKTROKÉMIA
Az elektrokémia a kémiai átalakulások által előidézett elektromos jelenségekkel, valamint az elektromos áram hatására bekövetkező kémiai változásokkal foglalkozik.
Kémiai reakciók segítségével elektromosságot lehet termelni, amely környezetet kímélő járművet hajt. Az űrhajókban használt energiaforrások közé tartoznak a tüzelőanyagelemek, amelyek a tüzelőanyagok kémiai energiájából termelnek elektromos energiát. Az elektrokémiai alapismeretek különösen fontosak a gépészmérnöki gyakorlatban, mert a fémes szerkezeti anyagokat tönkretevő korrózió túlnyomó része elektrokémiai folyamatok következménye.
Elektronvezetők és ionvezetők
Az elektrokémia legszembetűnőbb alapjelensége az elektromosság vezetése folyékony és szilárd halmazállapotú anyagokban. Az elektromosságot az anyagok többféleképpen vezethetik.
Elektronvezetők: Elektromos erőtér hatására elmozduló elektronok idézik elő az áramot anélkül, hogy akár a vezető belsejében, akár az áram ki- illetve belépési helyén kémiai változás következne be. Az elektronvezetők ellenállása a hőmérséklet növekedésével nő, mivel a fémrácsban elhelyezkedő atomok fokozottabb vibrációs mozgása gátolja az elektronfelhő mozgását.
Ionvezetők: Elektromos erőtér hatására szabadon elmozduló pozitív vagy negatív töltéssel rendelkező ionok szállítják az elektromos áramot. Az elektromosság vezetése az ionvezetők belsejében nem jár kémiai változással, de a fémes vezetőbe való átlépésnél kémiai változás történik: ionok képződnek vagy semlegesítődnek. Az ionvezetők ellenállása a hőmérséklet növekedésével csökken, mivel a nagyobb energiával rendelkező ionok gyorsabban tudnak mozogni.
Elektrolitikus disszociáció

Miután az ionvezetőkben ionok vezetik az áramot a disszociációs egyensúlyi állandó lényeges szerepet játszik a vezetési tulajdonságokban. Elektrolitikus disszociáció lép fel, amikor vízben vagy más oldószerben oldva, az anyag molekulái részben vagy teljesen elektromosan töltött részecskékké alakulnak, azaz disszociálnak. A képződött ionok és az oldószer molekulái közt jelentős kölcsönhatás jön létre, amelyet szolvatációnak, vizes oldatban hidratációnak nevezünk. E jelenség oka, hogy az oldószer dipólus molekulái (aszimmetrikus felépítésű molekulák, amelyekben a pozitív és negatív elektromosság súlypontja nem esik egybe) ellentétes töltésükkel körülveszik az ionokat, szolvátburkot (víz esetén hidrátburkot) alakítanak ki.
Az elektrolitikus disszociáció megfordítható folyamat, amely a tömeghatás törvényének megfelelően egyensúlyra vezet. Egy tetszőleges KA vegyületre:
KA [image: image1.bmp] K+ + A-
Az elektrolitikus disszociációs egyensúlyi állandó Kd:
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Kd értéke függ az anyagi minőségtől, és nagyságától függően az elektrolitok három csoportba oszthatók:
Kd > l

erős elektrolitok, pl. kénsav, sósav, nátrium-hidroxid, nátrium-klorid
10-3 < Kd < l
közép erős elektrolitok, pl. szalicilsav, kénessav, krómsav, kalcium-hidroxid
Kd < 10-3
gyenge elektrolitok, pl. tejsav, ecetsav, citromsav, borkősav,benzoesav, almasav, bórsav, ammónium-hidroxid, anilin, etilamin, stb.
Elektrolitok ellenállása és vezetőképessége

Az elektrolitoknál 1 cm2 keresztmetszetű 1 cm hosszú folyadékoszlop ellenállása ohm-ban mérve a fajlagos ellenállás. A fajlagos ellenállás reciprok értéke a fajlagos vezetés (κ). Az elektrolitok fajlagos vezetése a fémek korróziója szempontjából rendkívül fontos paraméter. Egy elektrolit vezetőképessége (λ),  vagyis az ellenállás ( R ) reciproka egyenlő a fajlagos ellenállás szorzata (κ) a vezető keresztmetszetének (q) és hosszúságának (l)  a hányadosával.  
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A nagy fajlagos vezetéssel rendelkező oldatok korróziós szempontból különösen veszélyesek.
Az elektrolitok vizes oldatainak vezetése az anyagi minőségen kívül függ a koncentrációtól is. Az 4.1. ábra elektrolitok vizes oldatainak fajlagos vezetését ábrázolja a koncentráció függvényében. Kis koncentrációban kicsi a fajlagos vezetés, mivel kevés ion van az oldatban, még ha jól disszociál is az anyag. A koncentráció növekedtével nő a fajlagos vezetés. A jól oldódó elektrolitok vezetése töményebb oldatokban maximumon átmenve csökken, mert a disszociáció visszaszorulása folytán csökken az ionok száma. A sok molekula egymás disszociációját gátolja.
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4.1. ábra. Elektrolitok vizes oldatainak fajlagos vezetése (κ) a koncentráció függvényében
A savak és a bázisok eltérő vezetőképességét a hidrogénionok és a hidroxidionok eltérő ionmozgékonysága okozza. Az ionmozgékonyság azon sebesség nagysága cm/sec egységben kifejezve, amellyel az ion l volt/cm potenciálgradiensű erőtérben elmozdul.
Galvánelemek

A galvánelemek működésekor a kémiai energia alakul át elektromos energiává, miközben ionok keletkeznek és ionok semlegesítődnek. A kérdés az, hogy működés közben melyik folyamat, melyik reakciópartnerrel játszódik le. A válaszadásban segítségünkre lehet a Gibbs-féle standard moláris képződési szabadentalpiák ismerete (4.I. táblázat).
4.I. táblázat Néhány ion standard képződési szabadentalpiája
	Ion
	ΔG0 kcal/mol
	Megjegyzés

	H+
	0
	Az elemeken kívül a hidrogénion is, definíció szerint

	Ag+
	18,4
	

	Al3+
	-115,0
	

	Cu2+
	15,5
	

	Fe2+
	-20,3
	

	Zn2+
	-35,2
	


A táblázat adatai szerint bizonyos fémek hajlamosak spontán ionos formává alakulni, pl. Al → Al3+ + 3e- ;  Fe → Fe2+ + 2e- ; Zn → Zn2+ + 2e-, más fémeknél azonban az ionos forma hajlamos önként végbemenő folyamatban fémmé alakulni pl. Ag+ + e- = Ag ; Cu2+. (A spontán átalakulás irányát a szabadentalpiaváltozás előjele szabja meg, azaz melyik irányban negatív.)
Tegyünk egy cinklemezt saját ionjait tartalmazó oldatba. A cink ionos formában oldatba megy, de csak addig, amíg a negatív szabadentalpia különbségből származó hajtóerőt az elektrosztatikus vonzóerő ki nem egyenlíti. Az elektrosztatikus vonzóerő azért lép fel, mert az elektronok a fémben maradnak. A kiegyenlítődés után beáll egy dinamikus egyensúly 
Zn [image: image5.bmp] Zn2+ + 2 e-, és a fém felületén egy elektromos kettősréteg jön létre (4.2. ábra), a fém negatív töltést kap.
[image: image6.png]réz(i)-Klorid oldat cink-Klorid oldat




4.2.. ábra. Az elektromos kettősréteg szerkezete
Hasonló folyamat során alakul ki pozitív töltés a rézionok oldatába mártott rézlemezen. Most ugyanis a rézionok spontán fognak leválni a réz felületére mindaddig, amíg a szabadentalpiakülönbség okozta hajtóerőt az elektrosztatikus taszítóerő ki nem egyenlíti. A rézlemez pozitív töltést kap, mivel a leváló Cu2+ ionok elektronhiányt hoznak létre a fémben. Az egyensúly most is kialakul Cu2+ + 2e- [image: image7.bmp] Cu, és a kettősréteg szerkezete most fordított lesz, negatív töltésű anionok alkotják az oldat felőli réteget.
Kössük össze, a két lemezt egy elektronvezetővel. Egy áramlökés után a folyamat leáll, az oldatok töltéseltolódása miatt. A cinkion-tartalmú oldatba merülő fémről távoznak az elektronok, tehát további cinkion mehetne az oldatba, de ott nincs megfelelő mennyiségű anion pár. A rézion-tartalmú oldatban a rézlemezre érkező elektronok további rézleválást eredményezhetnének, de ezt megakadályozzák az oldatban magukra maradó anionok. Folyamatos áramtermelés csak akkor valósulhat meg, ha nemcsak a fémek, hanem az oldatok közötti töltéskiegyenlítődést is biztosítjuk, pl. az oldatokat ionáteresztő membránnal 
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4.3. ábra  Működő galvánelemben lejátszódó folyamatok

választjuk el egymástól, így már a töltés kiegyenlítésében ionmozgékonyságuknak megfelelően vesznek részt a töltéshordozók. 
Anód- és katódreakció

Galvánelemünk cink elektródján lejátszódó folyamat elektronleadással jár, tehát oxidáció. A réz elektródon elektronfelvétel történik, tehát a folyamat redukció. Az elektrokémiában azt a helyet, ahol az oxidáció történik anódnak, ahol pedig a redukció játszódik le, katódnak nevezzük.
anódreació (oxidáció):
 Zn → Zn2+ + 2 e-
katódreakció (redukció):
Cu2+ + 2 e- → Cu


Bruttó reakció:
 Zn + Cu2+ → Zn2+ + Cu
Elektródpotenciál

Az elektrokémiában az anódos és a katódos hely közötti szabadentalpia különbség helyett potenciálkülönbségről beszélünk. A potenciálkülönbséget ugyanis mérni tudjuk, egysége a volt. l volt potenciálkülönbséget mérhetünk, ha l amper áram halad át l ohm ellenállású közegen.
A két elektród közötti potenciálkülönbség hatására a galvánelem két elektródját összekötő külső vezetéken át elektronok mozognak a negatív pólustól a pozitív pólus irányába. Nem lehet azonban egyetlen elektród úgynevezett abszolút potenciálját megmérni. Ezért mindig csak két elektród közti potenciálkülönbség mérhető. Ahhoz, hogy valamely elektród potenciáljának számértékét mégis megadhassuk, vonatkozási alapul kell választani egy elektródot, és az összes többi elektród potenciálját ehhez viszonyítva mérjük. A nemzetközileg elfogadott referenciaelektród a standard hidrogénelektród, amely 25 °C-on 0,1 MPa nyomású hidrogéngázt, 1,0 mol/dm3 H+ iont tartalmazó oldatot (egységnyi aktivitású hidrogéngáz és hidrogénion) és finom eloszlású platinával bevont platina elektródot tartalmaz. A hidrogénelektród standardpotenciálja definíciószerűen E0 = 0,00 volt.
Egy adott elektródból és a standard hidrogénelektródból álló galvánelemben mérhető feszültség az adott elektród potenciáljával egyenlő. Amennyiben az adott elektród minden része egységnyi aktivitású, a 25 °C-on mért potenciált standard elektródpotenciálnak nevezzük (E0). Különböző elektródfolyamatok standard elektródpotenciáljait tartalmazza a 4.II. táblázat. Az elektródreakciókat, más néven félcella reakciókat megállapodás szerint redukciós irányban írjuk fel.
4.II. táblázat Néhány elektródfolyamat standard redukciós elektródpotenciálja

	Félcella reakciók
	Elektródpotenciál [V]
Eo

	F2 + 2 e- → 2 F-
	+ 2,87

	H2O2 + 2 H+ + 2e- → 2 H2O
	+ 1,77

	PbO2 + 4 H+ + SO42- + 2e- → PbSO4 + 2 H2O
	+ 1,70

	Au3+ + 3 e- → Au
	+ 1,50

	Cl2 + 2 e- → 2 Cl-
	+ 1,36

	O2 + 4 H+ + 4 e- → 2 H2O
	 + 1,23

pH = 7

+ 0,81 V

	Br2 + 2 e- → 2 Br-
	+ 1,07

	Hg22+ + 2 e- → 2 Hg
	+ 0,85

	Ag+ + e- → Ag
	+ 0,80

	Fe3+ + e- → Fe2+
	+ 0,77

	O2 + 2 H+ + 2 e- → H2O2
	+ 0,68

	I2 + 2 e- → 2 I-
	+ 0,53

	O2 + 2 H2O + 4 e- → 4 OH-
	 + 0,40
pH = 7

+ 0,81 V

	Cu2+ + 2 e- → Cu
	+ 0,34

	Cu2+ + e- → Cu+
	+ 0,15

	2 H+ + 2 e- → H2
	+ 0,00

	Pb2+ + 2 e- → Pb
	- 0,13

	Sn2+ + 2 e- → Sn
	- 0,14

	Ni2+ + 2 e- → Ni
	- 0,25

	Co2+ + 2 e- → Co
	- 0,28

	PbSO4 + 2 e- → Pb + SO42-
	- 0,31

	Cd2+ + 2 e- → Cd
	- 0,40

	Fe2+ + 2 e- → Fe
	- 0,44

	Cr3+ + 3 e- → Cr
	- 0,74

	Zn2+ + 2 e- → Zn
	- 0,76

	2 H2O + 2 e- → H2 + 2 OH-
	- 0,83

pH = 7

- 0,42 V

	Mn2+ + 2 e- → Mn
	- 1,18

	Al3+ + 3 e- → Al
	- 1,66

	Mg2+ + 2 e- → Mg
	- 2,37

	Na+ + e- → Na
	- 2,71

	Ca2+ + 2 e- → Ca
	- 2,87

	K+ + e- → K
	- 2,93

	Li+ + e- → Li
	- 3,05

	
	


A standard redukciós potenciál táblázat alapján, bármely két félcella reakcióját egyesítve, meg tudjuk határozni, hogy melyik folyamat megy redukciós, melyik oxidációs irányba. A folyamatok irányát az egyes elektródpotenciálok egymáshoz viszonyított nagysága dönti el.
Két elektródreakció (más néven félcella reakció) közül mindig a pozitívabb potenciálú játszódik le redukciós irányba, míg a negatívabb az oxidációs irányba.
GYAKORLAT Reakcióirány meghatározása az elektródpotenciál táblázatból
Határozzuk meg, hogy milyen folyamat játszódik le, ha vaslemezt 1 mol/dm3 rézionokat (Cu2+) tartalmazó vizes oldatba merítünk.
A két félcella reakció:

1. Cu2++ 2 e- → Cu

E0 = + 0,34 V
2. Fe2++ 2 e- → Fe

E0 = - 0,44 V
Az 1. reakció elektródpotenciálja pozitívabb a 2.-nál, tehát a pozitívabb potenciálú félcella reakció redukciós irányba
Cu2++ 2 e- → Cu
a negatívabb oxidációs irányba játszódik le
Fe2++ 2 e- → Fe
Tehát az ilyen rendszerben a vas oldódik és a lemezre fémréz válik ki.
Galvánelemek cellafeszültsége standard állapotban

Bármely két félcella összekapcsolásával galvánelemhez jutunk. A végbemenő cellareakciót megkapjuk, ha a két elektródreakciót leíró egyenletet megfelelően egyesítjük. Az egyesítés elve két félcella reakció összekapcsolásakor:
a.) a pozitívabb potenciálú félcella reakció redukciós irányba játszódik le, tehát úgy, ahogy a táblázatban fel van írva;
b.) a negatívabb potenciálú félcella reakció oxidációs irányba játszódik le, tehát a táblázatban felírthoz képest fordított irányba, és ekkor a standardpotenciál előjele ellenkezőjére vált;
c.) a két megfelelő irányban felírt reakciót összeadva megkapjuk a bruttóreakciót. A standard elektródpotenciálokat előjelhelyesen összegezve kapjuk meg a galvánelem standard cellafeszültségét. Azt a cellafeszültséget, amely reverzibilis elektródreakciónál árammentes állapotban mérhető, elektromotoros erőnek (e.m.e.) nevezzük. A tényleges működés közben mérhető kapocsfeszültség ennél az értéknél a galvánelem belsőellenállásán eső feszültséggel kevesebb.
GYAKORLAT Standard cellafeszültség számítása
Számítsuk ki a standard ezüst- és kadmiumelektródból készített galvánelem cellafeszültségét.
A félcella reakciók a 4.II. táblázatból:

Ag+ + e- [image: image9.bmp] Ag

E0 = 0,80 volt
Cd2+ + 2 e- [image: image10.bmp] Cd

E0 = - 0,40 volt
Az ezüst standardpotenciálja a pozitívabb, tehát ez a folyamat redukciós irányba játszódik le. A kadmiumelektródon ezzel ellentétes reakció, azaz oxidáció zajlik, tehát a folyamat a felírási módhoz képest megfordul. A katódreakciót az elektronszám kiegyenlítése miatt szorozzuk meg kettővel. Vigyázat a standard elektródpotenciál intenzív tulajdonság, értéke a szorzással nem változik!
Katódreakció (redukció)

2 Ag+ + 2 e- [image: image11.bmp] 2 Ag


E0 = 0,80 volt
Anódreakció (oxidáció)

Cd [image: image12.bmp] Cd2+ + 2e-


E0 = 0,40 volt
Bruttóreakció


2 Ag+ + Cd [image: image13.bmp] Cd2+ + 2 Ag

E0cella = 1,20 volt
Szabadentalpia és a cellapotenciál kapcsolata

A galvánelem elektródjai közötti külső vezetékben vándorló elektronok elektromos áramot hoznak létre, amely munkavégzésre képes. Az elektromos áram által végzett munka az áramló töltések számának és a potenciálkülönbségnek a szorzatával egyenlő. Dimenziója volt * coulomb vagy joule. Az Ecella feszültségű galvánelem munkáját, Welektromos-t, a következő összefüggés adja:
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ahol n az áramló elektronok móljait jelenti, F a Faraday-állandó, amely megadja l mól elektron töltését coulomb-ban. Reverzibilis működéskor a galvánelem feszültsége (e.m.e) maximális. Ilyen körülmények között végzett munka a maximális (Wmax):
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Ebben az esetben valójában nem folyik áram, és makroszkopikusan nem játszódik le reakció. A Wmax tehát csak azt a munkát jelenti, amelyre a cella elméletileg képes. Azonban Wmax-nak fontos termodinamikai jelentősége van. A hőtől eltérően az elektromos energia teljes egészében átalakítható az energia más fajtáivá. Adott cellareakció esetén Wmax a maximális mennyiségű felhasználható energiát jelenti, ezért a szabadentalpia-változás mértéke. Ha egy rendszer munkát végez, a szabadentalpia-változás előjele negatív:
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Standard állapotra felírva és átrendezve:
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Az egyenletből látható, hogy Ecella cellapotenciál minden működő galvánelemnél pozitív szám.
GYAKORLAT Redoxi reakciók megvalósíthatósága
Számítsuk ki a szabadentalpia változását az alábbi feltételezett redoxi reakciónak 25 °C-on. Az ion- koncentrációkat tekintsük 1,0 mol/dm3-nek.
2 Au+ 3 Ca2+ → 2 Au3+ + 3 Ca
A felírt bruttó reakciót először bontsuk szét két félcella reakcióra. Az anódreakció standardpotenciálja előjelet vált.
redukció

3 Ca2+ + 6e- → 3 Ca

E01 = - 2,87 V

oxidáció

2 Au → 2 Au3+ + 6 e-

E02 = - 1,50 V
E0cella = E01 + E02 = - 2,87 V + (- 1,50 V) = - 4,37 V
ΔG0 = n*F*E0cella egyenletet felhasználva
ΔG0 = - (6mol)*(96500 J/V*mol)*(-4,37 V) = 2,53 * 106 J = 2,5 * 103 kJ
A szabadentalpiára kapott nagy pozitív szám azt jelzi, hogy a reakció a felírt irányba spontán nem megy végbe. A feltételezés helytelen, a reakció fordított irányban megy végbe önként.

Elektródpotenciál nem standard állapotban

A standard cellafeszültség számításánál a standard elektródpotenciálok különbségéből számítottuk ki a standard cellafeszültséget. Ez azt feltételezi, hogy oldatok ionkoncentrációja l mol/dm3. A cellareakció során azonban változik az oldatkoncentráció, hiszen ionok semlegesítődnek vagy képződnek. Az elektródpotenciált befolyásoló félcellareakció egyensúlyi folyamat eredménye, tehát érvényes a
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egyenlet, ahol ΔG0 a standard szabadentalpiaváltozás, R (= 8,3  Joule/Kmol) a gázállandó, T az abszolút hőmérséklet, K az egyensúlyi állandó.
Nem egyensúlyi állapotban:
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ahol Q a reakcióhányados (lásd egyensúlyok). Legyen t = 25 °C, azaz T = 298 K, ekkor felírható, hogy
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az utóbbi egyenletet elosztva – n*F értékével kapjuk a Nernst-egyenletet:
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amely kapcsolatot teremt az elektródpotenciál és a koncentráció között.
GYAKORLAT Elektródpotenciál számítása nem standard állapotban
Mekkora a potenciálja annak az elektródnak, amelynek környezetében a cinkion koncentráció 0,010 mol/dm3, és T = 298 K.
Zn2+ + 2e- [image: image23.bmp] Zn

E0 = - 0,76 volt
A Nernst egyenletet felírva:
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Mivel a tiszta fém [Zn] aktivitása 1, és az aktivitások reciprokát véve az egyenlet az alábbiak szerint egyszerűsödik:
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mivel a folyamatban az elektronszám változás 2, így n = 2.
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Tízes alapú logaritmusra áttérve 2,3 * R * 298/96500 = 0,059
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Egy tetszőleges galvánelem cellafeszültsége meghatározható, ha a Nernst-egyenlet alapján kiszámítjuk a félcellareakciók potenciálját, és azt a korábban ismertetett módon egyesítjük. A Nernst- egyenlet szerint galvánelem nemcsak két különböző anyagi minőségű elektróddal hozható létre, hanem koncentráció- és hőmérsékletkülönbséggel is.
GYAKORLAT Koncentrációs elem cellafeszültsége
Számítsuk ki a cellafeszültségét egy olyan galvánelemnek, amelyben cinkelektródok helyezkednek el 0,010 mol/dm3 és 0,50 mol/dm3 cinkion tartalmú oldatban! (T = 298 K)
I. félcella potenciálja (c = 0,010 mol/dm3)
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[Zn] = 1
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II. félcella potenciálja (c = 0,50 mol/dm3)
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A két félcella potenciálját összehasonlítva E2 > E1, tehát a töményebb oldatban lévő   elektródon   redukció  játszódik   le, a   táblázatban   felírt   irányban. A negatívabb, kisebb potenciálú félcellareakció oxidációs irányba fog végbemenni.
katódreakció
Zn2+ + 2 e- → Zn
E2 = - 0,77 volt
töményebb oldat
anódreakció
Zn → Zn2+ + 2 e-
E1 = - 0,82 volt
hígabb oldat



bruttóreakció
Zn2+ + Zn → Zn2+ + Zn
Ecella = E2-E1 = 0,05 volt
A bruttóreakció szerint minőségi változás nem történik, csak a hígabb oldat töményedik, és a töményebb oldat hígul. A folyamat addig tart, amíg a koncentrációk kiegyenlítődnek. Ha E2 – E1 potenciálok behelyettesítés előtti különbségét képezzük, az egyszerűsítés után megkapjuk a koncentrációs elemek cellafeszültség számításának általános egyenletét:

[image: image31.wmf]]

[

]

[

ln

oldat

hígabb

oldat

töményebb

F

n

T

R

E

iós

koncentrác

×

×

=


Elektrolízis
Amíg a galvánelemekben egy spontán kémiai reakció termel elektromos áramot, az elektrolíziskor az áramot használjuk fel arra, hogy egy nem spontán reakciót hajtsunk végre.
Nátrium-klorid olvadék elektrolízise
A nátrium-klorid olvadékának elektrolízisekor két nagyon fontos ipari alapanyag képződik, fémnátrium és klór.
anódreakció

2 Cl- → Cl2 + 2 e-
katódreakció

2 Na+ + 2 e- → 2 Na


bruttóreakció 

2Na+ + 2C1" → 2Na + C12 
A reakció egy nátrium-klór galváncella fordítottjának tekinthető.
Víz elektrolízise
A tiszta desztillált víz nem ionvezető, mivel az ionkoncentrációk nagyon kicsik [H+] = 10-7 mol/dm3, [OH-] = 10-7 mol/dm3. Az oldatot pl. kénsavval megsavanyítva az alábbi folyamatok játszódnak le:
anódreakció

2 H2O → O2 + 4 H+ + 4 e-
katódreakció

4 H+ + 4 e- → 2 H2



bruttóreakció

2 H2O → 2 H2 + O2
A reakció egy hidrogénnel működő tüzelőanyagcella reakciójának a fordítottja.
Vizes nátrium-klorid oldat elektrolízise
A vizes nátrium-klorid oldat elektrolízise összetettebb az előző példákhoz képest, mivel most két lehetséges anódos reakció valósulhat meg:
1.
2 H2O → O2 + 4 H+ + 4 e-
E0 = 1,23 volt
2.
2 Cl- → Cl2 + 2 e-

E0 = l,36 volt
Elektrolíziskor két lehetséges reakció közül termodinamikai szempontból a kisebb szabadentalpiaváltozással járó reakció valósul meg, azaz a lehetséges félcellareakciók közül az abszolút értékben kisebb potenciálú. Ennek alapján oxigénfejlődést várnánk az anódon, azonban a tapasztalat azt mutatja, hogy klórgáz képződik. Számos esetben tapasztaljuk, hogy bizonyos elektródreakciók a körülményektől függően (koncentráció, elektród anyagi minősége, stb.) abszolút értékben a vártnál nagyobb potenciálon játszódnak le. Ezt a többletpotenciált túlfeszültségnek nevezzük. A jelenséget pontosan úgy fogalmazhatjuk meg, hogy az oxigén leválási túlfeszültsége miatt klórgáz fog fejlődni.
A lehetséges katódos reakciók száma kettő:
1.
Na+ + e- → Na

E0 = - 2,71 volt
2.
2 H+ + 2 e-→ H2

E0 = - 0,00 volt
pH = 7 E0 = - 0,41 V
Az 1. reakció a nagy negatív potenciál miatt nem játszódik le. Létezik ennél kisebb energia-befektetéssel megvalósítható reakció is, a 2-es. Amennyiben a katódos elektródot higanyból készítjük, az 1. reakció valósul meg, mivel a hidrogénionok higanyon csak nagy túlfeszültséggel tudnak leválni.
Az elektrolízis termékeinek mennyiségi meghatározása

Michael Faraday 1894-ben mutatta ki, hogy az elektrolizáló cella elektródján reagáló anyagok mennyisége egyenesen arányos a cellán átfolyó elektromos töltések mennyiségével. Az elektrokémia mennyiségi egysége a faraday. Ez a mennyiség egyenértéktömegnyi anyagot redukál a katódon, és oxidál az anódon.
egyenértéktömeg = moltömeg / töltésszám
A Faraday konstans F = 96.487 coulomb * mól-1, amely megfelel 1 mol azaz 6,0 * 1023 darab elektron töltésének. Egy faraday töltés (26,8 Aó) hatására egyenértéktömegű anyag redukálódik vagy oxidálódik a megfelelő elektródon.
GYAKORLAT Elektrolíziskor keletkezett anyagmennyiség kiszámítása
Kalcium-klorid olvadékát elektrolizáljuk 0,45 A árammal 1,5 órán keresztül. Számítsuk ki a keletkezett termékek mennyiségét.
Anódreakció

2 Cl- → Cl2 + 2 e-
Katódreakció

Ca2+ + 2 e- → Ca



Bruttóreakció
 
Ca2+ + 2 Cl- → Ca + Cl2
Átment töltésmennyiség:
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Egy faraday ~ 96.500 C 0,5 mól kalciumiont redukál, mivel a kalcium két pozitív töltéssel rendelkező ion. Így a képződött kalcium mennyisége a katódon:
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Az anódreakció szerint l mol klórgáz képződéséhez 2 faraday töltés kell, így a keletkezett klór mennyisége:
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GYAKORLAT Réz elektrolitikus tisztítása

Réz(II)-szulfát oldatot elektrolizálunk réz elektródok között 10,0 amperes árammal, 1 órán keresztül Milyen változások játszódnak le az elektródokon és az oldatban?
Anódreakció

Cu → Cu2+ + 2 e-
Katódreakció

Cu2+ + 2 e- → Cu



Bruttóreakció

Cu2+ + Cu → Cu2+ + Cu
Látszólag nem történt minőségi változás, hiszen a réz oldatba ment, majd újból kivált. A folyamat haszna, hogy ezzel a módszerrel nagytisztaságú fémet sikerült előállítani a katódon. A szennyeződések az ónodon vagy az oldatban maradtak.

A tisztított réz mennyisége:

1 F = 26,8 Aó oldatba visz és leválaszt 0,5 mol rezet.
A felhasznált 10 Aó oldatba visz és leválaszt 10 Aó * 0,5 mol / 26,8 = 0,186 mol rezet.
GYAKORLAT Korróziósebesség számítása
Egy korróziós vizsgálatnál az ónodként viselkedő alumíniumon 1,00 mA/cm2 áramsűrűséget mértünk. Egyenletes oldódást feltételezve mekkora a várható anyagveszteség mm/év mértékegységben? Az alumínium sűrűsége 2,70 g/cm3, atomtömege 27,0.
Az alumínium anódosan viselkedik, tehát oxidációs reakció játszódik le .
Al → Al3+ + 3 e-
26,8 Aó hatására 27/3 = 9 g alumínium oldódik fel.

1 év alatt 1 mA * 365 nap * 24 óra/nap = 8760 mAó hatására
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azaz 2,94 g alumínium oldódik 1 cm3 felületen, 1 év alatt.
Az anyagveszteséget kiszámíthatjuk, ha a távozott tömeget megszorozzuk az alumínium sűrűségének reciprokával.
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