PROCESI U ELEKTROLITIMA

Definicija i podela elektrolita

Elektroliti su hemijska jedinjenja u te¢cnom ili u ¢vrstom stanju, koja sadrze pokretne jone ¢ijim
kretanjem provode elektricnu struju. Elektrolit je drugi izraz za jonski provodnik. Prema tipu
hemijske veze, elektroliti spadaju u klasu jonskih ili delimi¢no jonskih jedinjenja. Cisto kovalentna,
nepolarna jedinjenja, na primer benzen i CCly, nisu elektroliti, jer su u normalnim uslovima iskljuéivo
molekularne strukture i ne sadrze jone.

Elektroliti su od izuzetne vaznosti za elektrohemij. S jedne strane, predstavljaju sredinu koja
sadrZi reaktante elektrodnih procesa, a s druge strane, svojom provodljivoséu omogucuju tok
elektri¢ne struje kroz elektrohemijsku celiju, $to je jedan od neophodnih uslova za odigravanje
elektrodnih procesa.

U zavisnosti od broja komponenti, elektrolitt mogu da budu jednokomponentni i
viSekomponentni (rastvori). Jednokomponentni elektrolit mora, sam po sebi, da sadrzi pokretne
jonske vrste. U dvokomponentnim ili viSekomponentnim rastvorima, bar jedna komponenta mora da
daje slobodne jone, dok ostale mogu da budu i ¢isto molekulske prirode. Primeri jednokomponentnih
elektrolita su kristalni Agl, rastop NaCl, glacijalna siréetna kiselina. Primeri dvokomponentnih

elektrolita su rastvor jonske soli u vodi ili rastopljena smesa dve soli.

Cvrsti elektroliti
Pod ¢vrstim elektrolitima podrazumevaju se ¢vrsta jedinjenja u kojima deo jona moze da menja
polozaje u kristalnoj resetki, pa zato pokazuju jonsku provodljivost. Pri tome se podrazumeva da je

udeo elektronske provodljivosti, ako je uopste ima, u ukupnoj provodivosti zanemarljivo mali.



Jonski kristali navode se u hemiji kao teorijski primeri za elektri¢ne izolatore. Sastoje se
iskljucivo od jona, koji se u idealnoj kristalnoj resetki nalaze u uredenim, stalnim polozajima i njihova
energija termalnog kretanja u normalnim uslovima nije ni izbliza dovoljna da omoguc¢i promenu
polozaja. Provodna elektronska traka im je energetski toliko udaljena od valentne trake pa je
koncentracija provodnih elektrona zanemarljiva. Medutim, medu ¢vrstim jonskim jedinjenjima ima
ipak mnogo onih koja pokazuju vecu ili manju jonsku provodljivost, §to ih svrstava u elektrolite. Ova
osobina ¢vrstih jonskih jedinjenja tumaci se postojanjem defekata u kristalnoj resetci. Elektroliticke
osobine c¢vrstih elektrolita zavise od tipa i koncentracije defekata u kristalnoj resetki.

v

Cvrsti elektroliti sa sopstvenim i primesnim defektima kristalne reSetke

Kod ¢isto jonskih kristala kao $to su LiCl, NaCl, Nal i drugi, mogu da se jave sopstveni 1
primesni defekti. Sopstveni defekti nastaju pri brzoj kristalizaciji i moze da se razlikuje dva tipa ovih
defekata. Prva vrsta, defekti Frenkelovog tipa, nastaju kad se neki od jona, obi¢no onaj s manjim
polupre¢nikom, nade zarobljen na neodgovarajuéem, pogrednom, mestu u kristalnoj resetki i pa
njegov pravi polozaj u reSetci ostaje upraznjen (slika IL.1). U literaturi se ovi neodgovarajuéi jonski
polozaji zovu intersticije, a jon na neodgovaraju¢em mestu intersticijalni jon. Nepopunjeno mesto
zove se Supljina (vakancija). Zbog elektroneutralnosti, koncentracija intersticijalnih jona jednaka je
koncentraciji Supljina. Zbog visoke energije aktivacije, kretanje intersticijalnog jona prakticno je
nemoguce, a pokretljivi su samo joni u susedstvu Supljine. Jon u susedstvu Supljine moze da prede u
polozaj supljine, ostavljajuéi upraznjenim svoj prethodni polozaj. Srednja duzina putanje jona pri
ovom nacinu kretanja bliska je njegovom kristalografskom poluprecniku. Dugacke razdaljine
prevaljuje, zapravo, Supljina krecudi se u suprotnom smeru od smera kretanja jona. Pri tome, ako je

$upljina formirana tako $to anjon nije zauzeo odgovarajuce mesto u resetci (anjonska vakancija), ona



se moze formalno smatrati pozitivhim naelektrisanjem, pa ¢e njeno kretanje prilikom uspostavljanja
elektricnog polja kroz cvrst elektrolit odgovarati kretanju pozitivhog naelektrisanja. Situacija je
analogna u slucaju katjonske vakancije, koja se u elektricnom polju kreée kao negativno naelektrisana

cestica.
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Slika II.1. Oblici sopstvene defektnosti jonske kristalne resetke. Naznaceni su upraznjeni jonski
polozaji (vakancije) i intersticijalni joni; levo — defekti Frenkelovog tipa; desno — defekti Sotkijevog

tipa.

Drugu vrstu sopstvenih defekata ¢ine defekti Sotkijevog tipa. Oni nastaju ako, zbog brze
kristalizacije, neki jonski polozaji u resetki ostanu upraznjeni. Elektroneutralnost ostaje ocuvana jer
ostaje upraznjen i odgovarajudi (ekvivalentni) broj jonski polozaja suprotno naelektrisanog jona. Na
taj nacin kristalu nedostaje odredeni formulskih jedinica u odnosu na idealno ureden kristla, pa ima i
manju gustinu u odnosu idealno ureden kristal. Kao i u slucaju defekata Frenkelovog tipa, na malim
razdaljinama pokretni su katjoni i anjoni, a na velikim razdaljinama pokretne su, u stvari, njihove
supljine. Koncentracija nosilaca elektricne struje jednaka je koncentraciji katjonskih i anjonskih

supljina. Katjonske i anjonske Supljine mogu vremenom da se rekombinuju, $to vodi uredenju resetke



1 gubitku provodljivosti. Medutim, zbog vrlo male koncentracije defekata verovatnoca rekombinacije
u praksi je neznatna 1 kristal trajno zadrzava elektroliticke osobine.

Primesni defekti nastaju prilikom brze kristalizacije iz rastvora koji sadrze jonske necistoce.
Ako, na primer, NaCl kristaliSe iz rastvora koji sadrzi primese CaCl,, na nekim mestima u kristalnoj
reSetki predodredenim za jone Na* mogu da se nadu joni Ca*". U tom slucaju, da bi elektroneutralnost
kristala ostala ouvana, na svaki ugradeni dvovalentni katjon, jedan polozaj jona Na ™ u kristalnoj resetci

mora da ostane upraznjen. U ovom slucaju, koncentracija primesnih jona odgovara koncentraciji
pokretnih katjonskih Supljina. Gradenje primesnih defekata ne umanjuje verovatnocu nastajanja i
sopstvenih defekata, tako da se oni javljaju istovremeno. Kad postoje uslovi za nastajanje primesnih

defekata, njihova koncentracija obicno prevazilazi koncentraciju sopstvenih defekata za nekoliko

redova veli¢ine.

Cvrsti elektroliti sa strukturnim defektima

Jos 1914. godine primeceno je da ¢vrsti Agl na 147 °C ima fazni prelaz kad mu provodljivost
sa vrednosti 107° skace na oko 0,1 Q™' cm™". Ta pojava protumacena je pomocu rendgenostrukturne
analize. Naime, na toj temperaturi se deSava fazni prelaz kada heksagonalna resetka (f-faza Agl),
karakteristicna za nize temperature, prelazi u kubnu resetku (x-fazu), u kojoj nepokretni jodidni anjoni
prave zapreminski centriranu kubnu resetku. Katjonima srebra, kojih stehiometrijski ima kao 1 jodidnih
jona, dva po elementarnoj celiji, stoje na raspolaganju 42 energetski jednaka polozaja, koje oni
zauzimaju po zakonima statistike, (slika II1.2). Na taj nacin srebrni katjoni, uz minimalnu energiju
aktivacije reda samo 10 kJ mol™', prelaze iz popunjenih u nepopunjene polozaje i ova pokretljivost
jednaka je u sve tri dimenzije. Pri tome veliki broj praznih katjonskih polozaja predodreden je samom
kristalografskom strukturom, tj. nije posledica neidealnosti kristalne resetke. Ova, takozvana

strukturna defektnost, omogucuje najvece do sada poznate provodljivosti kod c¢vrstih jonskih



jedinjenja, jer su skoro svi katjoni visoko pokretni, kao u tec¢nosti. a-faza Agl se, zbog toga, u

odredenim izvorima opisuje 1 kao ¢vrsta faza s teénom katjonskom podresetkom.

Slika I1.2. Struktura elementarne Celije a-faze Agl. U rogljevima i centru kubne jedini¢ne ¢éelije su
jodidni joni (veliki krugovi); tacke, obic¢ni kruziéi, i dvostruki kruzici su polozaji Ag® jona razlicite
koordinacije (trigonalne, tetragonalne i oktaedarske), prema Mellanderu i saradnicima (Phys. Ser. 22

541 (1980)]

Pomocu srebro-jodida sintetisani su ¢vrsti elektroliti koji i na sobnoj temperaturi imaju
koncentraciju pokretnih katjona blisku a-Agl. To su jedinjenja opste formule MAg;®%, ode M
oznacava kalijjum, amonijum ili rubidijum. Nadena su i brojna druga jedinjenja koja, zbog strukturne
defektnosti, na relativno niskim temperaturama pokazuju provodljivosti bliske provodljivostima
koncentrovanih vodenih rastvora jakih elektrolita. Na primer, monokristalni Na,O-11ALOs ima
pokretni natrijumov katjon, cija je pokretljivost velika u ravni osa « 7 b elementarne Celije, a neznatna
duz ¢ ose”. Zanimljiv je i keramic¢ki elektrolit ZrO,-0,15Ca0, jer mu je pokretan anjon kiseonika®,

mada mu provodljivost na sobnoj temperaturi nije narocito velika (videti slilku I1.33). Kod sopstvene



1 kod primesne defektnosti jonske Supljine imaju pokretljivost dugog ranga, dok kod strukturne

defektnosti, takvu pokretljivost imaju sami joni.

Rastopi soli

Soli imaju veoma razli¢ite temperature topljenja, $to zavisi od polozaja njihovih konstituenata
u periodnom sistemu. Cisto jonske soli, kao $to su alkalni i zemnoalkalni halogenidi, imaju vtlo visoke
temperature topljenja, dok soli pretezno molekulskog karaktera, kao $to su halogenidi aluminijuma i
dvovalentne zive, imaju relativno niske tacke topljenja. Hloridi cetvorovalentnog titana i
cetvorovalentnog kalaja tecni su ve¢ na sobnoj temperaturi.

Prilikom topljenja soli njena gustina opada u proseku za oko 10%, i pri tome se gotovo
potpuno gubi uredenost koja odlikuje kristal (slika I1.3). Time svi joni dobijaju veliku pokretljivost.
Koncentracija jona zavisi od udela jonske veze. U rastopima cisto jonskih soli svi katjoni i anjoni su
pokretni, dok u rastopima soli sa udelom kovalentne veze deo molekula ne disosuje na jone. Joni

udruzeni u molekule ne spadaju u slobodne, pokretne jone i ne ucestvuju u elektricnoj provodljivosti.

Slika I1.3. Prikaz promene strukture jonskog jedinjenja prilikom faznog prelaza ¢vrsto—tecno.

Odlika rastopa jonskih soli je da se dobro mesaju u svim odnosima. Binarni sistemi u kojima

su obe komponente cisto jonske soli, kao na primer rastopljeni sistem KCI-LiCl malo se razlikuju u



strukturnom i u elektrolitickom pogledu od jednokomponentnih rastopa KCl ili LiCl. Topljenjem, bilo
jednokomponentnih jonskih soli bilo njihovih smesa, svi joni postaju pokretni. U binarnim
rastopljenim sistemima sastavljenim od jedne jonske i jedne pretezno kovalentne soli, kovalentna so
ima nizu tacku topljenja i mali broj pokretnih jona. Jonska so je ta koja sistemu daje visoku
koncentraciju pokretnih jona. U ovakvim sistemima, zbog razlicite prirode komponenti, moze da se
javi ogranicena rastvorljivost jonske soli. Ako su obe soli u te¢cnom stanju, moze da dode do pojave
parcijalno mesljivih te¢nosti. Binarni rastopljeni sistemi koje ¢ine jonske 1 kovalentne komponente, u
fizickohemijskom smislu ne razlikuju se od rastvora jonske soli u vodi, osim mozda po visoj

temperaturi topljenja.

Jonske tec¢nosti

Dok su jonski kristalijedinjenja karakterisana visokim stepenom uredenosti i, po pravilu,
izuzetno visokim temperaturama topljenja, postoji velika porodica jonskih jedinjenja koja tecna na
temperaturama koje su bliske sobnoj. Naime, klasi¢ni jonski kristali, poput NaCl, imaju anjone i
katjone koji su bliskih radijusa (iako su anjoni po pravilu veci), pa jake elektrostaticke interakcije
rezultuju uredenju jona u kristalnu resetku. Medutim, jo§ od kraja XIX veka poznata su jonska
jedinjenja koja su te¢na na temperaturi ispod 100 °C, a od pedesetih godina proslog veka za ovakva
jedinjenja odomadio se naziv jonske te¢nosti. Uzrok nepostojanja uredenosti u kristalnu resetku je
velika razlika u radijusima anjona i katjona §to rezultuje malim vrednostima energije kristalne resetke,
pa time i niskim temperaturama topljenja. Stoga, formalno gledano, jonske tecnosti su rastopi soli, ali
njihov naziv potice od toga $to su te¢ne u rasponu temperatura u kojima je i vecina rastvaraca koji se
uobicajeno koriste te¢na. Posebno su znacajne jonske tec¢nosti koje su te¢ne na sobnoj temperaturiiu

danasnje vreme imaju sve znacajniju ulogu u elektrohemiji.



Za razliku od uobicajenih jonskih jedinjenja, kod jonskih te¢nosti su, po pravilu, katjoni veliki,
1 najcesce su katjoni imidazola, triazola, piridina, tiazola i drugih (slika IT.INEWT), a anjoni mogu biti
razlicitih velicina. Kombinovanjem razlicitih katjona sa anjonima, kao i razlic¢itim vidovima njihove
hemijske modifikacije, do danas je otkriveno preko milion jonskih te¢nosti. Ono §to je posebno bitno
je da je hemijskom modifikacijom katjona i anjona, kao 1 njthovim razlicitim kombinovanjem, moguce
kontrolisati fizickohemijska svojstva jonskih te¢nostim kao §to su temperatura topljenja, gustina,
viskoznost 1 druge. Jonske tecnosti se obi¢no odlikuju visokom temperaturskom stabilnoscu,
zanemarljivim naponom pare i Sirokim temperaturskim opsegom u kom su tecne. Viskoznost je
tipicno manja od 100 cP i znacajno opada sa porastom temperature. Provodljivosti jonskih te¢nosti se
kre¢u do 1 S m™". Karakteristicno za jonske tecnosti je da nisu lako podlozne elektrohemijskim

transformacijama, $to je od velikog znacaja za elektrohemijske primene.

katjon anjon

Slika TL.NEW. di-methyl-formamidium bis-(tri-fluoro-methane-sulfon-yl)amide (Allan Jay P.
Cardenasa and Molly O’HaganActa Crystallogr E Crystallogr Commun. 2016 Sep 1; 72(Pt 9): 1290—
1292. Published online 2016 Aug 12. doi: 10.1107/52056989016012251)

Elektroliticki rastvori
U praksi, kao elektroliti najcescée se koriste elektroliticki rastvori. Oni se dobijaju rastvaranjem

jednog ili vise jonskih jedinjenja u odgovaraju¢em rastvaracu. S obzirom da se rastvara jonsko jedinje,



rastvara¢ mora da bude polaran. Najcesce, kao rastvara¢ se koristi voda. Medutim, voda je proti¢ni
rastvarac, pa moze da reaguje sa drugim jedinjenjima. Primer su svakako alkalni elementi koji burno
reaguju sa vodom. Zbog toga je u elektrohemiji Cesta primena aproticnih rastvaraca, koji svakako

moraju da ispune uslov polarnosti, kako bi rastvaranje jonskog jedinjenja uopste bilo moguce.

Vodeni elektroliticki rastvori

Zbog polarnosti molekula, voda je dobar rastvara¢ jonskih jedinjenja. Hemijske veze u
molekulu vode ostvarene su preklapanjem sp hibridnih orbitala kiseonika i s orbitala vodonika.
Zajednicke orbitale medusobno zaklapaju ugao od 104,5°. Na atomima H lokalizovano je parcijalno
pozitivno naelektrisanje, dok je atom kiseonika nosi parcijalno negativno naelektrisanje (slika II.4a i
b). Molekuli vode mogu da se posmatraju kao dipoli. Dipolni moment molekula vode je
6,24:107" C m. Medutim, raspodela naelektrisanja je takva da je molekul vode, u stvari, elektri¢ni
kvadrupol. Molekuli vode se u literaturi predstavljaju modelom dipola (slika I1.4 c) ili se prikazuje

njthov prostorni izgled (slika I1.4d).

104,5 ©
o+ g L, H 6+ o+ N N
e 5— o 6— X "
(@) (b) © d

Slika IT.4. Raspored vezujucih orbitala (a), raspored naelektrisanja (b) i modeli molekula vode kakvi

se koriste u literaturi (c i d).



Molekuli vode u distoj vodi, zbog njihove polarnosti u vtlo maloj meti disosuju na jone H" (odnosno
H;0") i OH jone. Priblizno tek svaki milionid molekul disosovan je na sobnoj temperaturi.
Disocijacija je ravnotezni proces na koji moze da se primeni izraz za konstantu ravnoteze:

[H*][OH]

Ka="Tn,0]

Zbog slabe disocijacije, koncentracija disosovanih molekula je zanematljiva u odnosu na
koncentraciju nedisosovanih molekula. Zbog toga, koncentracija nedisosovane vode, [H,O], moze da
se smatra stalnom, iz Cega sledi:

[H*][OH] = K4[H,0] = K,,
K, je konstanta koja se naziva jonski proizvod vode. Vodu bez velike greske mozemo da smatramo
za cisto molekulsku tecnost, jer je njena disocijacija praktiéno zanemarljiva. Zbog moguénosti
stvaranja vodoni¢nih veza izmedu molekula, njihov raspored nije sasvim neureden, ve¢ postoje
skupovi molekula unutar kojih vlada uredenost kratkog dometa, koja podseca na uredenost u zaledenoj
vodi. To je ustanovljeno eksperimentima rasejanja X-zracenja i elektrona. Kad se u vodu unesu joni,
npr. rastvaranjem NaCl, dolazi do poremecaja normalnog rasporeda molekula. Zbog dipolnog
karaktera vode i elektrostatickog dejstva jona, dolazi do usmeravanja molekula vode oko jona, na racun
poremecaja reda koji je vladao pod uticajem vodonicnih veza. Sama pojava vezivanja molekula
rastvaraca za jone u rastvoru zove se solvatacija. U procesu solvatacije kulonske sile katjon-anjon,
koje vladaju u jonskom kristalu, bivaju zamenjene slozenim van der Valsovim silama jon-molekul

(slika IL5).



Slika I1.5. Tlustracija rastvaranja jonskog kristala u vodi i nastanka hidratisanih jona. Obratiti paznju
da su su molekuli vode orijentisani parcijalno negativno naelektrisanim delom molekula ka katjonu,

odnosno parcijalno pozitivno naelektrisanim delom ka anjonu.

Posto iskustvo pokazuje da je toplota rastvaranja vrlo mala u odnosu na entalpiju gradenja kristalne
resetke, sledi da su sile interakcije jon-molekul medudejstva priblizne silama jon-jon medudejstva u
kristalu. Medutim, porast nereda u procesu rastvaranja je znatan, pa sledi da je proces rastvaranja
spontan prvenstveno zbog entropijskog uticaja. Rastvaranje jonskog kristala u vodi predstavlja veliku
promenu u elektrolitickom smislu. Sam jonski kristal, iako je sastavljen od jona, lo$ je provodnik jer je
najveci broj jona nepokretan zbog prirode ¢vrstog stanja. S druge strane, molekuli vode su pokretni,
ali zbog kovalentne prirode hemijske veze neznatni deo molekula je disosovan, pa je voda zbog toga
los provodnik. Rastvaranjem jonskog kristala u vodi ceo sistem postaje tecan, pa svi joni poreklom iz
jonske soli postaju pokretljivi kao u te¢nom stanju. Na ovaj nacin od dva zasebna losa elektroliticka
provodnika dobija se rastvor koji je izuzetno dobar elektroliticki provodnik. Kod jedinjenja u kojima
hemijska veza nije ¢isto jonskog tipa, pri rastvaranju u vodi jedan deo molekula ostaje nedisosovan.
Potpuna disocijacija zahteva toliku koli¢inu toplote koja ne moze da se nadoknadi odgovarajuéim

porastom entropijskog sabirka slobodne energije. Za elektrohemiju je od posebnog znacaja ¢injenica



da je H>O elektroaktivan molekul. Naime, u molekulu vode, vodonik ima oksidacioni broj +1, a
kiseonik —2. To znaci da se voda moze i oksidovati i redukovati. Redukcijom molekula vode nastaje
H,, a oksidacijom O, U elektrohemijskoj praksi usvojeno je da se izdvajanje gasova naziva
evolucijom, bez obzira da li je re¢ o anodnom ili katodnom izdvajanju gasova. Pored toga, $to se
elektrolizom vode mogu dobiti ¢iti Hz 1 O, §to ima veliku prakti¢nu primenu, gore navedena ¢injenica
navodi na zakljucak da je ispitivanje elektrohemijskih procesa u vodenim elektrolitickim rastvorima
moguce samo u granicama izmedu potencijala evolucije vodonika i potencijala na kom krece evolucija

kiseonika.

Aproticni elektroliticki rastvori

Vodeni rastvori su nepogodni za ispitivanje elektrodnih reakcija u kojima ucestvuju alkalni i
zemnoalkalni metali, zbog njihove burne hemijske reakcije s vodom uz istiskivanje vodonika i nastanak
hidroksida. Zbog toga se u novije vreme u elektrohemiji koriste rastvaraci koji ne sadrze reaktivni
vodonik i koji se zovu aproti¢ni rastvaraci. Medu aproticnim rastvaracima od posebnog znacaja su oni
koji imaju visoke relativne dielektricne propustljivosti (dielektricne konstante), pa zato dobro

rastvaraju jonska jedinjenja i omogucuju velike stepene disocijacije. Tabela I1.1 sadrzi neke od

pogodnih aproti¢nih rastvaraca i njihove fizickohemijske osobine.

Tabela II.1. Fizickohemijske odlike nekih aproti¢nih organskih rastvaraca na 25 °C: temperature
topljenja (Tip) 1 kljucanja (Ti), relativna dielektricna propustljivost (&) 1 dinamicki koeficijen

viskoznost (7). U poslednjem redu dati su podaci za vodu.

naziv i oznaka rastvarada T / °C T / °C & n/ cP

acetonitril (AN) —45.7 82 36 0,354

N,N-dimetilformamid (DMF) —61 153 37 0,796




dimetil-sulfoksid (DMSO) 18 189 47 1,96

propilen-karbonat (PC) —49 242 64,4 2,53
etilen-karbonat (EC) 37 238 89* 0,87*
dimetoksietan (DME) —58 83 7,2 1

voda 0 100 88 0,89

b

(*zbog vise temperature topljenja, podaci za EC se odnose na temperaturu 40 °C)

Zbog nesto nizih dielektricnih propustljivosti, rastvorljivost jonskih soli u ovim rastvaracima,
u proseku, niza je nego u vodi. Ovi rastvori su, ipak, dovoljno dobri elektroliti i u sve vecoj meri koriste
se u raznim oblastima elektrohemije. Sva teorijska saznanja koja se odnose na vodene elektroliticke

rastvore mogu, bez bitnih izmena, da se primenjuju i na aproticne elektroliticke rastvore.

RavnotezZni procesi u elektrolitickim rastvorima

Od samih pocetaka razvoja elektrohemije vodeni elektroliticki rastvori su najcesce ispitivani,
zahvaljujuci dostupnosti vode 1 velikoj rastvorljivosti jonskih jedinjenja u njoj. Zbog toga je 1 teotija
ravnoteznih procesa razvijana i razvijena prvenstveno za vodene rastvore. Dalji tekst odnosi se na ovaj
tip elektrolita. U ravnotezne procese u vodenim elektrolitickim rastvorima spadaju jon-molekul i
jon-jon medudejstva. Podrazumeva se da je elektrolit u ravnoteznom stanju kada je izvan polja dejstva
sila (elektricnih, mehanickih) koje izazivaju kretanje jona i remete spontano ustanovljen medusobni

raspored jona i molekula.

Interakcije jon-molekul u elektrolitiCkim rastvorima



Ako se beskonacno udaljeni jon u vakumu, gde je van dejstva bilo kakvog elektrostatickog
polja, prenese u rastvarac, dolazi do solvatacije 1 termodinamicke funkcije stanja jona se menjaju. Ako
u rastvoru nije bilo drugih jona, toplotni efekat (promena entalpije), kao i druge promene
termodinamickih funkcija stanja, posledica su isklju¢ivo medudejstva jona s molekulima rastvaraca.
Eksperimentalno ispitivanje ovog medudejstva je otezano cinjenicom da je prakticno neizvodljivo da
se jon iz beskonac¢nosti dovodi u posmatrani rastvor, nego se rastvor prakticno dobija rastvaranjem
jonskih jedinjenja u pogodnom rastvaracu. Stoga je termodinamika medudejstva jon-molekul
povezana neposredno s termodinamikom gradenja/razgradnje kristalne resetke i s termodinamikom

rastvaranja, §to je tema sledeceg poglavlja.

Definicija i eksperimentalno odredivanje entalpije solvatacije

Eksperimentalno iskustvo pokazuje da se prilikom rastvaranja jonskih jedinjenja u vodi
temperatura rastvora menja vrlo malo. To ukazuje da se entalpija rastvora malo razlikuje od zbira
entalpija soli i vode od kojih je sacinjen rastvor. Toplotni efekat koji prati rastvaranje 1 mola ¢vrste
supstancije da bi se nagradio rastvor date koncentracije predstavlja integralnu toplotu (entalpiju)
rastvaranja (AH,). Ova velicina lako se meri kalorimetrijski. Toplota rastvaranja zavisi od
koncentracije zbog mogucih jon-jon medudejstava. Pri beskonacnom razblazenju moguénost jon-jon
medudejstava svedena je na zanemarljivu meru, pa to olaksava zasebno ispitivanje medudejstva jona
sa okolnim molekulima. Ako se ne naglasi drugacije u daljem tekstu, pod toplotom rastvaranja
podrazumeva se toplotni efekat koji prati rastvaranje jednog mola supstancije u beskonac¢no velikoj
kolic¢ini rastvaraca.

U procesu rastvaranja jonske soli, menja se sredina koja okruzuje pojedine jone. Svaki katjon

u kristalu okruzen je odredenim brojem anjona i obrnuto, 1 izmedu njih vladaju elektrostaticke sile



koje opisuje Kulonov zakon. Posle prelaska u rastvor, svaki jon biva okruzen molekulima rastvaraca,
tj. postaje solvatisan (ili, u vodenoj sredini, hidratisan). S obzirom da je entalpija rastvaranja bliska nuli,
zakljucuje se da je energija veze jona sa okolinom u jonskom kristalu vrlo bliska energiji veze jona s
molekulima rastvaraca. Drugim recima, ako se skup beskona¢no udaljenih katjona i anjona, kad
izmedu njih nema nikakvog medudejstva, vrati u stanje kristalne resetke ili u stanje rastvora, toplotni
efekti oba procesa imace sliéne vrednosti. Toplotni efekat koji prati gradenje 1 mola kristalne
supstancije od skupa medusobno beskonacno udaljenih jona, predstavlja entalpiju kristalne reSetke
(AHc). Entalpija solvatacije (AH;) definise se kao toplotni efekat koji prati prenosenje jednog mola
nekog jonskog jedinjenja iz stanja nezavisnih (medusobno beskona¢no udaljenih) jona u vakumu u
stanje nezavisnih jona u rastvoru.
U zamisljenom eksperimentu, sistem nezavisnih jona moze se preneti iz vakuuma u rastvor
neposredno, ili s medustupnjem gradenja kristalne resetke pa njenim rastvaranjem. Posto po Hesovom
zakonu toplotni efekat duz oba ova puta mora da bude isti, ocigledno je da je razlika entalpije
solvatacije i entalpije kristalne resetka jednaka entalpiji rastvaranja:
AH, = AH, — AHc

Merenje entalpije solvatacije na osnovu same njene definicije je neizvodljivo jer ne moze da se
prakticno ostvari polazno stanje, tj. sistem medusobno nezavisnih beskona¢no udaljenih jona. Zbog
toga se za merenje entalpije solvatacije primenjuje posredna metoda zasnovana na Hesovom zakonu,
odnosno posredno preko entalpije kristalne resetke i toplote rastvaranja. Metoda je prikazana na slici
II.6.

Ako se uzmu jedan mol natrijuma i pola mola hlora, moze da se, iduéi gornjim reakcionim
putem udesno, njihovim sjedinjavanjem dode do ¢vrstog NaCl (sasvim desno). Izmereni toplotni
efekat (AHy) predstavlja entalpiju nastajanja ¢vrstog NaCl. Ovo odredivanje moze lako da se izvede u

kalorimetarskoj bombi. Medutim, ¢vrsti NaCl moze se dobiti i drugim reakcionim putem, pri cemu



ukupan toplotni efekat mora biti isti. Donjim reakcionim putem, prvo se natrijum isparavanjem
dovede do stanja atomske pare. To zahteva dovodenje entalpije isparavanja, AHi, . Ispareni atom
natrijuma se, zatim, jonizuje $to zahteva entalpiju jonizacije, AHj+. Hlor se disosuje do atoma, uz
utro$ak polovine entalpije disocijacije, 1/2AHa 1 jonizuje uz utrosak entalpije jonizacije, AH;- (u ovom
slucaju afinitet prema elektronu). Sve ove entalpije mogu da se mere eksperimentalno: entalpija
isparavanja iz termodinamickih merenja napona pare u zavisnosti od temperature, a entalpije
disocijacije i jonizacije iz spektroskopskih merenja. Entalpija disocijacije odreduje se iz molekulskih
spektara, a entalpija jonizacije iz atomskih spektara. Na kraju, ¢vrst NaCl se gradi iz Na™ i Cl” jona uz
oslobadanje entalpije kristalne resetke, koja je takode nedostupna direktnom merenju. Medutim, AHc
moze da se izracuna koris¢enjem Hesovog zakona na osnovu dva reakciona puta (I 1 II, slika I1.6),
kao:
AHc = AHe— (1/2AH4q + AH;_ + AHigp + AHjy)

S obzirom na to da je entalpija nastajanja negativna, a sve ostale pozitivne, jasno je da je entalpija
kristalne resetke veliki negativni broj. Dalje, kako je sada poznata AHc, a entalpija rastvaranja se lako
odreduje eksperimentalno, entalpija solvatacije se nalazi kao:

AHg = AH, + AHc = AH, + AHg — (1/2AHg + AH;_ + AHisp + AH;,)
Na desnoj strani ove jednacine nalaze se eksperimentalno merljive vrednosti, pa je to put da se i
entalpija solvatacije eksperimentalno meri. S obzirom da je AHc veliki negativan broj, a AH; ima male
vrednosti (pozitivne ili negativne), jasno je i da je AH; veliki negativan broj.
U literaturi postoje brojne tablice eksperimentalnih podataka o izmerenim entalpijama solvatacije
razlic¢itih jedinjenja u razlic¢itim rastvaracima. Treba imati na umu da ovom metodom ne mogu da se
mere entalpije solvatacije pojedinacnih jonskih vrsta, ve¢ samo ukupna entalpija solvatacije ispitivanog

jedinjenja.
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Slika II.6. Prikaz termohemijskog ciklusa za odredivanje entalpije solvatacije na osnovu
eksperimentalno dostupnih podataka i Hesovog zakona. Posebno su oznaceni ciklusi koji se koriste

za odredivanje AH; i AHc.

Izracunavanje slobodne energije i entalpije jon-molekul medudejstva po Bornu

Born®” je, poku$avajuéi da teotijski proceni vrednosti entalpije solvatacije, po$ao od
pretpostavke da je re¢ o velicini Cisto elektrostaticke prirode. Ona je odredena promenom energije
elektrostatickog polja jona prilikom prelaska iz vakuma u sredinu, kontinuum, neke druge dielektricne

propustljivosti. Naelektrisanje jona odredeno je proizvodom ¢ = zre gde je g valentnost, a e

elementarno naelektrisanje, koje iznosi 1,602-10™" C. Elektrostaticko polje oko jona ima sfernu
simetriju. Njegov potencijal je, na osnovu Kulonovog zakona elektrostatickog privlacenja, obrnuto
srazmeran rastojanju, i na rastojanju jednakom radijusu jona, #, (tj. na povrsini jona) iznosi:

14
4mey 13

bi
gde je &, dielektri¢na propustljivost vakuma (8,85:107"* C*> N~ 'm™). Rad dovodenja naelektrisanja dg
sa beskonacnog rastojanja u tacku u kojoj je potencijal elektrostatickog polja ¢, prema pravilima

elektrostatike, iznosi ¢dg.
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Slika II.NEW2. Prenos jona radijusa 7 i naelektrisanja g iz vakuuma u rastvarac relativne

dielektricne propustljivosti é..

Proces solvatacije, prenoSenje jona iz vakuma u rastvarac¢, moze da se shvati kao dvostepeni proces:
ponistavanje elektrostaticke energije jona u vakumu 1 nastajanje elektrostaticke energije jona u
rastvaracu. Stoga, ukupan rad za prenosenje naeletrisanja ¢ iz vakuuma u neku sredinu (rastvarac),
karakterisanu relativnom dieletricnom propustiljivoscu &, moze da se sracuna kao suma rada nestajanja

elektrosatickog polja u vakuumu i rada nastajanja elektrostatickog polja jona u datoj sredini (slika

I1.NEW2) kao:

1 0qd 1 Zifqgd
W = f qaq " f qaq
4me 4] dmeper Jy 1]

zje
Resavanje ovog izraza kao resenje daje:
2

W= 1 zle (1 1)
T 4me, 2n &

Dobijeni izraza daje rad po jednom jonu, dok se mnozenjem sa Avogadrovim brojem dobija rad po

molu, §to upravo predstavlja slobodnu energiju solvatacije po jednom molu jonske vrste (AG;):



2,2
N, zfe

1
AGg; = — (1 - —)
St 4me, 21y &

Ovo je Bornov izraz za slobodnu energiju solvatacije posmatrane jonske vrste. On

proistice iz pretpostavke da razlika energija pre 1 posle solvatacije potice samo od promene energije
elektrostatickog polja jona. Posto je reciprocna vrednost relativne dielektriéne propustljivosti vode
daleko manja od jedinice, zbir u zagradi ne moze da utice na predznak slobodne energije. Ukoliko se
uradi analiza ovog izraza uz pretpostavku tipicne vrednosti jonskog radijusa od oko 1 A, dobija se da
je slobodna energija solvatacije reda —10° k] mol™". S obzirom na to da je re¢ o velikom negativnom
broju, proizilazi, na osnovu I zakona termodinamike, da je solvatacija uvek izrazito spontani proces.
Zato je stanje solvatisanog jona mnogo stabilnije od stanja nezavisnih jona.

Provera ispravnosti teorije zasniva se na poredenju rezultata izracunavanja sa odgovarajuéim
eksperimentalnim merenjima. S obzirom na to da se eksperimentalnim putem meri toplotni efekat,
odnosno entalpija solvatacije, neophodno je da se izraz za slobodnu energiju preracuna u izraz za

entalpiju. To moze da se izvede pomocu Gibs-Helmholcove jednacine, H= G + T :

OAG
AH=AG—AH=AH=AG—T(—)
ar /,

u kojoj figurise 1 entropija solvatacije:

AS. = (OAGS,1> N zte? 1 <aer>
st oT /),  “8meyrie2\0T /p

Konacno, za entalpiju solvatacije jednog mola date jonske vrste dobija se:

A= N zte? [1 1 T(ang
st= T4 8ren & &E\oT/p

U ovoj jednacini nalazi se prvi izvod relativne dielektricne propustljivosti vode po temperaturi
pri stalnom pritisku. Radi procene ove velicine, u tabeli I1.2 date su vrednosti dielektricne

propustljivosti vode na nekoliko temperatura.



Tabela I1.2. Relativne dielektri¢ne propustljivosti vode, &, na razlicitim temperaturama (°C)

0/ °C &

0 87,74
25 78,30
50 69,91
80 61,02

100 55,72

Relativna dielektri¢na propustljivost sporo se menja s temperaturom, pa je prvi izvod manji
od 1 K™'. Posto se on dodatno umanjuje deljenjem kvadratom relativne dielektri¢ne propustljivosti,
ocigledno je da ceo poslednji sabirak u srednjoj zagradi nema narociti uticaj na vrednost zbira. Iz toga
proizilazi da je entalpija solvatacije brojno skoro jednaka sa slobodnom energijom solvatacije. Ovo
pokazuje 1 tabela I1.3.

Za proveru ispravnosti teorijskog izraza za entalpiju solvatacije uporedivanjem sa
eksperimentalnim rezultatima, treba da se resi jos jedan problem. Teorijski izveden izraz odnosi se na
pojedinacnu jonsku vrstu, a eksperimentalni rezultati dobijaju se za celokupno jedinjenje. Ovaj
problem je prevaziden na sledeéi nacin: KF ima katjone i anjone slicnih polupreénika, 7 = 0,133 nm,
r-= 10,136 nm. Posto je, prema teorijskom izrazu, poluprec¢nik jedina odlika jona (pored naelektrisanja)
koja odreduje AH,;, moze da se smatra da je eksperimentalna vrednost entalpija solvatacije jona K ili
F~ jednaka polovini entalpije solvatacije soli KF, ¢ija je eksperimentalna vrednost —826,8/2 k] mol™"."
Ako se sada od eksperimentalnih vrednosti entalpija solvatacije drugih soli u kojima ucestvuje katjon

kalijuma ili anjon fluora oduzmu entalpije solvatacije kalijumovog odnosno fluornog jona, dobijaju se

* Zbog nemoguénosti eksperimentalne provere, dodeljivanje odredene vrednosti entalpije solvatacije nekoj jonskoj vrsti
samo je stvar dogovora. U savremenoj literaturi tablice jonskih entalpija solvatacije u vodenim rastvorima zasnovane su na

dogovoru da je entalpija solvatacije protona jednaka nuli.



eksperimentalne vrednosti entalpija solvatacije drugih jona. Nove vrednosti mogu, takode, da se
upotrebe da se, po pravilu aditivnosti, nadu entalpije solvatacije ostalih jona koji sa ovima grade jonska
jedinjenja. Na taj nacin dolazi se do tablice eksperimentalnih vrednosti entalpija solvatacije
pojedinacnih jonskih vrsta i do mogucnosti da se ove vrednosti uporeduju sa vrednostima izracunatim
na osnovu teorijskog izraza. Neke od vrednosti su prikazane u . Bitno je napomenuti da je
princip aditivnosti narusen na povisenim temperaturama i pri koncentracijama elektrolita kada su jon-
jon interakcije znacajne i kada dolazi do jonskih interakcija. Medutim, Bornova teorija predvida uslove
beskonacnog razblazenja, pa, strogo gledano, poredenje eksperimenta i teorije ima smisla samo ako su

cksperimentalne vrednosti ekstrapolisane na beskonac¢no razblazenje.

Eksperimentalne vrednosti entalpije solvatacije pojedinacnih jonskih vrsta razlicitih
kristalografskih jonskih radijusa (AHs;e) 1 One izracunate na osnovu teorijskog izraza (AHi;wor) Radi

poredenja, date su i vrednosti slobodne energije (AG;;cor) izracunate na osnovu Bornovog izraza.

jon r. / nm AH, e, / K mol™  AH;iwor / kKf mol™”  AG;cor / kKJ mol™
i 0.06 —6115 ~1163 —1143
Na* 0,095 —497 =734 =722

K* 0,133 —413 —524 =515

Rb* 0,148 —392 —473 —463

Cs* 0,169 —368 —412 —406

F 0,136 —413 —513 —504

CI 0,181 =271 —386 —379

Br 0,195 —244 —358 —352

I 0,216 —203 —323 —317




Uporedivanjem eksperimentalnih vrednosti i vrednosti izracunatih po Bornovoj jednacini
uocavaju se prilicno dobra slaganja u okviru istog reda velicine, §to pokazuje da su premise na osnovu
kojih je razvijena teorija u osnovi ispravne. Razlike su uocljivije za jone s manjim kristalografskim
radijusima, dok su za jone s ve¢im radijusima te razlike manje. Razlike teorijskih i eksperimentalnih
vrednosti ukazale su da teorija nije uzela u obzir sve procese koji mogu da se jave u toku solvatacije.
Da bi se postiglo poklapanje eksperimentalnih i izracunatih vrednosti, pokazalo se kao potrebno da se
u osnovni teorijki izraz uvedu sledece korekcije:

(i) Bilo je neophodno da se kristalografski radijus jona poveca otprilike za vrednost precnika molekula
vode. To ukazuje da je jon u rastvoru opkoljen ¢vrsto vezanim molekulima rastvaraca koji ¢ine solvatni
(hidratni) omotac;

(if) Uticaj narusavanja lokalne strukture rastvaraca morao je da se uzme u obuzir, jer je unosenje jona
praceno stvaranjem hidratnog omotaca. U slucaju vode, to dovodi do kidanja odgovarajuéeg broja
lokalnih vodoni¢nih veza, $to zahteva odredeni toplotni efekat AH,;

(i) Indukovni dipolni moment pojavljuje se u molekulima rastvaraca zbog elektrostatickog dejstva
jona na okolne molekule. Medudejstvo indukovanog dipola sa jonom predstavlja dodatni toplotni
efekat, nazvan entalpija medudejstva jon-indukovani dipol, AH;.

(iv) Zbog kvadrupolne raspodele gustine naelektrisanja u molekulu vode, sa susednim jonom ostvaruje
se dodatni tip medudejstva, jon-kvadrupol medudejstvo, sa entalpijom AH.,.

Kad se sve popravke uzmu u obzir dobija se izraz:

AH.; = AH, + AH; + AH Nazie” 1 1 T<d€r)]
st v n 4 8mey(r; + 21y) & e2\dT/p

Potrebno je napomenuti da Bornov izraz za slobodnu energiju solvatacije date jonske vrste, a
time i izraz za entalpiju solvatacije izveden iz Bornove teotije, nije u potpunosti u skladu samom

definicijom toplote solvatacije. Naime, kako naelektrisanje prolazi kroz faznu granicu



vakuum | rastvara¢ (slika IL.NEW?2) neophodno je da savlada i povrsinski potencijal. Medutim,
Bornov izraz moze da se direktno poredi sa vrednostima entalpije i slobodne energije solvatacije
dobijene iz toplota rastvaranja (slika I1.6). Naime, kako je jonsko jedinjenje elektroneutralno, ¢lanovi
koji se odnose na savladavanje povrsinskog potencijala za katjon i anjon se medusobno ponistavaju.
Da bi se napravila razlika, slobodna energije solvatacije koje uzimaju u obzir i savladavanje povrsinskog
potencijala, strogo u skladu sa definicijom, nazivaju se prava slobodna energija solvatacije. Razlike
izmedu pravih slobodnih energija solvatacije i onih dobijenih na osnovu toplota rastvaranja su obicno
manje od 10%, a prave slobodne energije solvatacije su manje po apsolutnim vrednostima. Praveci
paralelu sa prenosom elektrona u metal prava slobodna energija solvatacije moze se smatrati izlaznim
radom jona iz rastvora, ali suprotnog znaka (s obzirom da je izlazni rad definisan kao rad potreban za
udaljavanje elektrona iz metala). Interesatno je napomenuti sa su (prave) slobodne energije solvatacije
po apsolutnim vrednostima blike onima za izlazni rad elektrona, s obzirom da se sve ve¢inom krecu

do oko 500 kJ mol™" (5 eV).

Solvatni broj

Potreba da se racunski procenjena entalpija solvatacije prilagodi eksperimentalnim
vrednostima korigujudi vrednost radijusa jona, pokazala je da joni u rastvoru vezu ¢vrsto nekoliko
molekula rastvaraca, sto je posledica velike energije jon-molekul medudejstva. Takozvani solvatni
omotac cine dipolne molekule rastvaraca koje su, vezujudi se za odredeni jon, izgubili translacioni
stepen slobode. Zbog uredenog rasporeda molekula, lokalna dielektricna propustljivost u oblasti
solvatnog omotaca je i do 10 puta manja od dielektricne propustljivosti samog rastvaraca. Zbog
solvatacije, pri procenjivanju sila trenja pri kretanju jona kroz rastvor, na primer primenom Stoksove
jednacine, primena kristalografskih radijusa daje pogresan rezultat. Ispravan rezultat dobija se

upotrebom radijusa solvatisanog jona, a to je zbir kristalografskog radijusa 1 nekog dela precnika



molekule rastvaraca. Uredena struktura solvatnog omotaca potvrdena je razlic¢itim, najcesce
spektrohemijskim, metodama. Broj molekula rastvaraca koji sacinjavaju solvatni omotaé zove se
solvatni broj. Najcece vrednosti solvatnih brojeva su 6, 4 1 2, sto zavisi od kristalografskog radijusa
jona, naelektrisanja, ali i elektronske strukture. U zavisnosti od ovih svojstava molekuli rastvaraca
mogu da budu ¢vrsto vezani za jon. Solvatisani jon u odredenim slucajevima ima osobine kompleknog
jona, s koordinativnim tipom hemijske veze i karakteristicnim molekulskim spektrima, i tada se naziva
solvokompleks. Ukoliko su interakcije izmedu jona i molekula rastvaraca slabije, a rastvarac, kao u
slucaju vode moze da gradi intermolekulske veze (u sluc¢aju vode vodonicne veze), onda je struktura
solvatnog omotac¢a odredena odnosom jacine interakcije jon-rastvarac i rastvarac-rastvara¢. Na slici
IL.NEWxyz prikazane optimizovane strukture jona Li* i F~ okruzenih sa 4 molekula H,O,
koti§éenjem kvantno-hemijskih proracuna.” Jake veze sa Ii* potpuno ureduju solvatni omota¢ tako da
je raspored molekula HO oko jona tetraedarski. U slu¢aju F~ interakcije su slabije, pa se molekuli
vode orijenticu tako da se minimum energije postize uz dodatnu medusobnu interakciju molekula

vode.

Slika ILNEWxyz. Optimizovane strukture Li* i F~ okruzenih sa 4 molekula H.O

* Autori se zahvaljuju Prof. dr Mileni Petkovi¢ na uradenim proracunima.



Kako pokazuje tabela I1.3, entalpija i slobodna energija medudejstva jon-molekul opadaju s porastom
kristalografskog jonskog radijusa. Zbog toga su i solvatni broj i radijus solvatisanog jona obrnuto
srazmerni kristalografskom radijusu. Otuda naizgled neocekivana pojava da pokretljivost jona u
rastvoru opada s porastom kristalografskog radijusa. O ovome ée biti vise reci u odeljku IS ovoga

poglavlja.

Jon-jon medudejstvo u elektrolitiCkim rastvorima
Koncentracija i aktivnost elektrolita
Aktivnost, koja bi se kolokvijalno mogla tumaciti kao ,,efektivna koncentracije”, bilo koje od
rastvorenih komponenti u rastvoru, u opstem slucaju, nije jednaka koncentraciji. Naime, pri
izracunavanju promena slobodne energije komponenti rastvora nastalih zbog promene koncentracija,
izracunate vrednosti promene slobodne energije u opstem slucaju odstupaju od onih koje se dobijaju
kao rezultati eksperimentalnih merenja. Radi dovodenja u sklad izracunatih i eksperimentalno
odredenih vrednosti uveden je pojam aktivnosti. Dok se kod rastvora kona¢ne koncentracije aktivnost
1 koncentracija razlikuju, postepenim razblazivanjem do nulte koncentracije (beskonacnog razblazenja)
aktivnost 1 koncentracija se izjednacuju. Hipoteticki rastvor konacne koncentracije u kojem su, po
pretpostavci, koncentracije jednake aktivnostima se u termodinamici naziva idealni rastvor. Hemijski
potencijal neke jonske vrste ¢iji je molalitet 7z, u idealnom rastvoru je:
pi = u + RTlnm
U opstem slucaju (realni rastvor) aktivnost nije jednaka koncentraciji pa tacan izraz za hemijski
potencijal pojedinacne /-te jonske vrste u realnom rastvoru glasi:
Ui = i + RTlng;

ili, s obzirom na to da je aktivnost proizvod koncentracije i koeficijenta aktivnosti date komponente:



i = ) + RTIn(yimy)
odnosno:
g = u + RTIlnm; + RTIny;

Uporedivanjem poslednjeg izraza sa izrazom za hemijski potencijal /~te jonske vrste u idealnom
rastvoru vidi se da /ta jonska vrsta u neidealnom rastvoru ima visak parcijalne molarne slobodne
energije (hemijskog potencijala) u iznosu RTlnp. Uzroci odstupanja aktivnosti od vrednosti
odgovarajucih koncentracija su medumolekulska, a u slucaju elektrolita, jos i jon-molekul odnosno
jon-jon medudejstva. Za merenje aktivnosti u termodinamici koristi se viSe metoda: metoda snizenja
napona pare, metoda snizenja tacke kljucanja, integraciona metoda Diem-Margulesa i druge. Ako je
re¢ o elektrolitickoj komponenti, njena aktivnost, osim pomenutim metodama, moze da se meri i
metodom zasnovanom na merenju elektromotorne sile galvanskog elementa, o ¢emu ¢e biti reci
kasnije, u odeljku 3.7. Veza izmedu aktivnosti i koncentracije elektroliticke komponente u
elektrolitickim rastvorima se, zbog elektroliticke disocijacije, dodatno usloznjava. U sistemu je prisutno
viSe vrsta, pa se stoga uvodi i vise koeficijenata aktivnosti. To moze da se pokaze na primeru rastvora
soli sastava M,,, A,,_ gde stehiometrijski koeficijenti »- i v+ oznacavaju broj katjona i broj anjona u
formulaskoj jedinici soli. So, uz pretpostavku da je jak elektrolit, u vodenom rastvoru disosuje po
jednacini:

M, A, - v, M* +v_A*

gde 2+ 1 - predstavljaju broj elementarnih naelektrisanja katjona odnosno anjona. S obzirom na to da
umesto soli u rastvoru postoje odgovarajudi joni, hemijski potencijal soli mora da bude jednak zbiru
hemijskih potencijala katjona i anjona, tj.:

Hsoli = Vally + V_i_

odnosno, sa hemijskim potencijalima u razvijenom obliku:



Ugori + RTInagyy; = voul + viRTIna, +v_u® + v_RTlna_
gde su a+1 a- aktivnosti pojedina¢nih jonskih vrsta, katjona odnosno anjona. Iz uslova standardnog
stanja, kada su sve aktivnosti jedini¢ne, odnosno svi logaritamski sabirci jednaki nuli sledi:
Hoti = V4HS +v_pl
pa je:
RTInagg; = vy RTIna, + v_RTlna_
S obzirom da je, u opstem slucaju & = pz, a da zbog disocijacije vazi 7z = vz (1= + ili —), gde je 7
molalnost soli, sldei da je:
Gsott = vy I (rmy ) = [mO+I (v 7)) (rEey2-)
U ovom izrazu pojavljuju se molalitet, stehiometrijski koeficijenti u formulskoj jedinici soli i
koeficijenti aktivnosti pojedinih jonskih vrsta. Nedostatak ovog izraza je u tome sto je prakti¢no
neupotrebljiv jer se koeficijenti aktivnosti, pa i same aktivnosti, pojedinacnih jonskih vrsta zasebno ne
mogu da mere. Bilo koja metoda merenja aktivnosti omogucuje merenje iskljuc¢ivo ukupne aktivnosti

jedinjenja. Da bi se izbegle pojedinacne velicine nedostupne eksperimentalnoj proveri, izraz (I1.42) se

uvodenjem srednje jonske aktivnosti, @+ = 7+)+ , menja na slede¢i nacin:

Asoli = (miyi)” (mJ_ryJ_r)V— = mi(V++V—)yi(V++v_)
Uporedivanjem prethodne dve jednacine zakljucuje se da je srednji jonski molalitet:

my = [m(v++"—)(vr+v‘_’—)]ﬁ = m(v_t*vl’—)ﬁ

dok je sredniji jonski koeficijent aktivnosti:

1
v _1
ve = (ryy2o )
Sredniji jonski koeficijent aktivnosti, iako nedostupan izracunavanju prema jednacini zbog
nedostupnih pojedinacnih koeficijenata aktivnosti katjona i anjona, dostupan je eksperimentalnom

merenju na osnovu izraza koji sledi iz same definicije:



vit+v_
soli

my
s obzirom na to da je aktivnost soli eksperimentalno merljiva velicina, a srednji jonski molalitet moze
da se izracuna moze da se izracuna iz molaliteta soli 7 1 iz stehiometrijskih koeficijenata u formulskoj
jednici soli. U tabeli I1.5 dati su, za neke jonske soli, srednji jonski molaliteti, srednji jonski koeficijenti

aktivnosti, kao 1izrazi za aktivnosti elektrolita u zavisnosti od molaliteta i srednjeg jonskog koeficijenta

aktivnosti. Njthova slozenost u poredenju sa opstim izrazom za aktivnost je ocigledna.

Tabela I1.5. Srednji jonski molalitet, srednji jonski koeficijent aktivnosti i aktivhost u zavisnosti od

molaliteta nekih jonskih soli u rastvoru

So Vi V- me Y a= (miyi)(v++v_)
NaCl 1 1 m a'’? [m P
CaCl, 1 2 4173 4 (a/D"> [ m 4
CuSO, 1 1 m a"?/m P it

LaCl; 1 3 274 (@/2T)* ) m 27m*

S obzirom da izraz za hemijski potencijal sadrzi ¢lan R1lny po kom se razlikuje od idealnog rastvora,
a da on takode predstavlja neku molarnu slobodnu energiju, ovaj ¢lan moze da se poveze sa
interakcijama koje nisu prisutne u idealno razblazenom rastvoru. U slucaju elektrolitickih rastvora
konac¢nnih koncentracija to su upravo jon-jon interakcije, pa je glavni zadatak izvesti vezu izmedu
koncentracije elektrolita, fizickohemijskih svojstava rastvaraca i uslova pod kojima se narazi

posmatrani rastvor, sa jacinom jon-jon interakcije.

Slobodna energija jon-jon medudejstva_



U beskonac¢no razblazenim rastvorima joni dejstvuju samo sa susednim molekulima rastvaraca.
Ako se koncentracija postepeno povecava u odredenom trenutku elektrostaticka polja jona pocinju da
se preklapaju. Tada dolaze do izrazaja nova medudejstva: medujonska elektrostaticka privlacenja ili
odbijanja. To dovodi do promena termodinamic¢kih funkcija stanja rastvora. Debaj i Hikel"” su 1923.
teorijski izveli izraz za visak slobodne energije rastvora usled medujonskih dejstava u zavisnosti od
koncentracije. Oni su pretpostavili da je jedina razlika izmedu idealnog 1 neidealnog rastvora u tome
$to u neidealnom rastvoru nisu zanemarljiva elektrostaticka jon-jon medudejstva tj. da pomenuti visak
parcijalne molarne slobodne energije jona u neidealnom rastvoru potice od jon-jon medudejstava, pa
je stoga:

AGj_; = RTlny;

U nastavku teksta bice izloZzene osnovne ideje teorije 1 rezultati do kojih su dosli, a na kraju
udzbenika je prikazano njihovo izvodenje (Prilog).

Ako je elektroliticki rastvor dovoljno koncentrovan, pa se u njemu javljaju medujonska
elektrostaticka dejstva izmedu jona, onda ¢e svaki jon oko sebe, statisticki posmatrano, da okuplja jone
suprotnog znaka, a da odbija istoimene jone. Na taj nacin gradi se jonska atmosfera (slika I1.7) koja
zaklanja elektrostaticko polje sredisnjeg jona i ¢ini da njegov potencijal brze opada s rastojanjem nego

u beskonacno razblazenom rastvoru.

@ + ‘\\‘ Ukupan potencijal




Slika I1.7. Levo — shematksi prikaz jonske atmosfere; desno — prikaz pada potencijala s rastojanjem
od sredi$njeg jona za: (1) beskonacno razblazeni rastvor, (2) 1 (3) - za rastvor konacne koncentracije
kad su joni u elektrostatickom polju vlastite jonske atmosfere.

Tada zavisnost potencijala od rastojanja od sredi$njeg jona () ne moze vise da se izrazava Kulonovim

zakonom, nego se taj izraz prilagodava mnozenjem nekom funkcijom rastojanja f{r):

zie

¢ f@r)

" 4mer
Jasno je da za beskonac¢no razblazene rastvore mora da vazi f{r)=1. Jonska atmosfera, pored srediSnjeg
jona, pojavljuje se kao novi izvor elektrostatickog potencijala. Mozemo pretpostaviti da ¢e na velicinu
jonske atmosfere pored koncentracije uticati jo$ neke velicine. Na primer, moze se ocekivati da jon-jon
interakcije opadaju sa povecanjem relativne dielektricne propustljivosti sredine, s obzirom da se tada brze
atenuira elektricno polje. Pored toga, termalno kretanje jona se suprotstavlja elektrostatickim
interakcijama, pa bi jon-jon interakcije trebalo da budu manje na visim temperaturama. Po opste vazeéem
principu slaganja (superpozicije), potencijal u ma kojoj tacki oko sredisnjeg jona dat je zbirom potencijala

koji poti¢e od stedi$njeg jona (@) i potencijala koji potice od jonske atmosfere (¢n), pa iznosi @) = @c(7)

+ (7). Detaljnom teorijskom analizom moguce je pokazati da je gornji izraz u formi:

b = (22)e 7
4mer
§to zapravo znaci da potencijal sada sa rastojanjem od sredi$njeg jona opada po eksponencijalnoj
zavisnosti (slika I1.7). U ovoj jednacini javlja se nova veli¢ina oznacena sa 7p koja se naziva Debajevo
rastojanje ili Debajev radijus. Debajevo rastojanje dato je izrazom:

1 2pF?1
D RTe

U datom izrazu, o je gutina, a I je jonska jacina izrazena preko molalnih koncentracija jona () i

njithovih naelektrisanja (;) kao:



1
I = Ez mz?
i

Vidi se da Debajevo rastojanje opada sa porastom koncentracije 1 za beskonacno rablazene rastvore
je beskonacno veliko. Takode, raste sa temperaturom, kao sto je bilo i ocekivano. Pored toga, 7 raste
sa povecanjem relativne dielektricne propustljivosti sredine. Za vodene elektrolite na 25 °C vazi

sledeca jednacina:

0,304
D= \/7

pri ¢emu je jonsku jac¢inu potrebno izracunati koristeéi molarne koncetracije (u mol dm™).

nm

Jonska jacina racuna se prema izrazu I = 23 z# m;. U sluéaju rastvora aluminijum-sulfata, Al,(SO4)s,
molaliteta 7~ = 0,3 mol kg ', jonska jacina se dobija nacin opisan niZe.

Naelektrisanja i molaliteti jona su:

Katjon Anjon
Naelektrisanje = +3 Zgpz-= 2
Jonska koncentracija myp+ = 2X0,3 mol kg ' = Mgpz- = 3X0,3 mol kg =
= 0,6 mol kg™ = 0,9 mol kg

pa je jonska jacina:

1 _ _ _
= 5(32 - 0,6 mol kg 11+ (—=2)%-0,9 mol kg 1) = 4,5 mol kg !

Debajev radijus mozemo postmatrati kao rastojanje na kom, za dati elektroliticki rastvor i datu
temperaturu, treba da postavimo jon istog naelektrisanja, ali suprotnog znaka kao centralni jon, tako
da centralni jon oseca isti potencijal kao onaj koji formira jonska atmosfera. To onda znaci da je
potencijal jonske atmosfere u tacki u kojoj se nalazi centralni jon (» = 0, u osnovnoj teoriji mozemo

jone smatrati tackastim naelektrisanjima, §to naravno nije tacno):



zie

$q(0) = —

4mery

Zavisnost potencijala jonske atmosfere od udaljenosti od centralnog jona predstavljena je na slici I1.7.
Kako je u slucaju rastvora konacne koncentracije ukupan potencijal jednak sumi potencijala jonske
atmosfere 1 potencijala centralnog jona, potencijal jonske atmosfere (krive 2° i 3°) se dobija
oduzimanjem potencijala centralnog jona (kriva 1) od ukupnog potencijala (krive 2 1 3). Kako je u
hipotetickom slucaju 2 Debajev radiju 4 puta veéi od Debajevog radijusa za slucaj 3, potencijal jonske
atmosfere u tacki u kojoj je centralni jon (» = 0) je Cetiri puta manji, po apsolutnoj vrednosti, nego u
slucaju 3. Treba obratiti paznju da je potencijal jonske atmosfere suprotnog znaka od znaka ukupnog
potencijala. Dalje, ukoliko u tacku » = 0 dovedemo naelektrisanje (centralni jon), rad koji se vrsi je:

2

2
z{e

w; =
! Amery

Slobodna energija jon-jon medudejstva (AG;;) dobija se kada se gornja jednacina pomnozi sa
Avogadrovim brojem. Medutim, ceo izraz potrebno je podeliti sa 2 kako ne bismo dva puta brojali
interakcije istog para katjon-anjon (na osnovu slike I1.7 vidi se da je jedan centralni jon ¢lan jonske

atmosfere drugog jona suprotnog naelektrisanja). Stoga, sledi:

2.2 2
zZe“N, |2pF?1

AG]-_]- __4a A pP
8ne RTe

Teorija, dakle, predvida da je slobodna energija jon-jon medudejstva direktno srazmerna

drugom korenu jonske jacine rastvora, koja je sa svoje strane srazmerna koncentraciji. Iz toga sledi da
sa razblazivanjem AGjj tezi nuli. Ispravnost ove jednacine ne moze da se neposredno proveri posto
slobodna energija jon-jon medudejstva ne moze da se eksperimentalno meri. Medutim posredna
provera, preko izraza za zavisnost aktivnosti elektrolita od koncentracije, dokazala je ispravnost ove
jednacine pod odredenim uslovima. Pre nego S§to predemo na ovu analizu, potrebno je istaci red

velicine AG;jj, kao 1 skrenuti paznju na potpunu analogiju izmedu izraza za jon-molekul i jon-jon



interakcije. Razlika je u tome $to je u slucaju izraza slobodnu energiju jon-jon interakcija ¢ proizvod &
1 &, a radijus jona je zamenjen sa Debajevim radijusom. Kako je u vodi oko 80, a Debajev radijus (za
ne rastvore koji nisu jako koncentrovani) reda 10~’ m, slobodna energija jon-jon interakcija je reda 10°
k] mol™', odnosno reda termalne energije, na sobnoj temperaturi. Ovo je za dva reda veli¢ine manje
od jon-molekul interacija, ali i dalje dovoljno znacajno da utice na termodinamiku procesa koji se

odigravaju u elektrohemijskim sistemima i ne moze da se ignorise.

Srednji jonski koeficijenti aktivnosti na osnovu Debaj-Hikelove teorije medujonskih dejstava
Na osnovu rezultata Debaj-Hikelove teotije 1 pretpostavke da je jedina razlika idealnog od realnog
elektrolitickog rastvora u jon-jon interakcijama S obzirom na to da je ranije pokazano (jedn. (I1.39)) da je

slobodna energija jon-jon medudejstva data izrazom:

2,2 2
z{e“Ny ’2pF I
RTlny; = — 18715 RTe

Prelaskom na dekadne logaritme 1 izrazavanjem logaritma koeficijenta aktivnosti posmatrane jonske vrste

| 3 z2e?Ny 2pF21
O8Yi = T 5303 x 87eRT .| RTe

Posto su u poslednjem izrazu sve veli¢ine s desne strane osim korena jonske jacin (VI) konstante

sledi da je:

na stalnoj temperaturi, prethodni izraz u uslovima stalne temperature moze da se napise u obliku:
logy; = —AzA1
Ovaj izraz se u literaturi zove Debaj-Hikelov grani¢ni zakon. Ocigledno, u ovom izrazu

konstanta 4 ima vrednost (uz sredivanje zajednickih ¢lanova):

eF2\[2p

A=
2,303 - (RT¢)3/% - 81




Konstanta 4 za vodeni rastvor moze da se izracuna unosenjem vrednosti gustine vode i ostalih poznatih
konstanti u prethodni izraz. Tako se za vodeni rastvor na 25 °C dobijja:

logy; = —0,509 - ZIZ\/T
pti éemu jonska jacina treba da se izracuna u mol kg™'. Za druge rastvarade A ima drugadije vrednosti,
prvenstveno zbog razlicitih dielektri¢nih propustljivosti.

Ovaj teorijski izvedeni izraz predvida pravolinijsku zavisnost koeficijenta aktivnosti pojedine
jonske vrste u rastvoru od drugog korena jonske jacine rastvora. Eksperimentalna provera ovog izraza
bila bi istovremeno 1 provera izraza za slobodnu energiju jon-jon medudejstva, jer oba ova izraza, na
osnovu pretpostavke RTlny; = AGj slede jedan iz drugog. Provera zavisnosti aktivnosti jona od jonske
sile (odnosno molaliteta) rastvora u datom obliku je nemoguca jer je nemoguce da se meri koeficijent
aktivnosti pojedinacnih jonskih vrsta u rastvoru. Eksperimentalnom merenju dostupni su samo srednji
jonski koeficijenti aktivnosti jona prisutnih u rastvoru. Zbog toga je neophodno da se teorijski izveden
izraz za koeficijent aktivnosti pojedinacne jonske vrste prevede u izraz za srednji jonski koeficijent
aktivnosti. To se postize logaritmovanjem izraza za srednji jonski koeficijent aktivnosti i unosenjem u

njega izraza za koeficijente aktivnosti pojedinacnih jonskih vrsta:

vy logy, +v_logy-

logys = vy +v_
sto daje:
v+(—Az42_\/7) + v_(—AzE\/T)
logyi - vy +v_
odnosno:
logy, = —A vyz2 + v_zzx/7

vy + v

S obzirom da svako jonsko jedinjenj mora da bude neutralno, sledi da je:

vylzy| = v_|z_|



pa vazi jednakost:
vozZ+v_z? =\v,z_z |+ v_zyz_| = (zyz_)(vy + )

Koriséenjem gornje jednacine, za sredniji jonski koeficijent aktivnosti se dobija:

—Alzyz_|(vy +v_
| + |( + )\/7=—A|Z+Z_|\/7

1 =
O8Y+ (e t+v)

Odnosno, za vodeni rastvor na 25 °C, A = 0,509 kg /* mol'/? pa je:
logys = —0,509]|z,z_|VI

Prema ovom izrazu ocekuje se pravolinijska zavisnost logaritma srednjeg jonskog koeficijenta
aktivnosti od korena jonske jacine, pri cemu je nagib —0,509 | z+z-|. Eksperimentalno se, zaista, za
rastvore jakih elektrolita jednostavnijeg sastava, dobija pravolinijska zavisnost sa ovakvim nagibom,
ali samo za koncentracije koje ne prelaze 0,1 mol dm™. Kod veéih koncentracija, a za vifevalentne
elektrolite i ranije, pojavljuju se odstupanja od pravolinijskog toka, najcesée u vidu porasta koeficijenta
aktivnosti sa rastom jonske jacine (slika I1.8). Cinjenica da dobijeni izraz vaZi u oblasti manjih
koncentracija dokazuje ispravnost pretpostavki na kojima se zasniva teorija jon-jon medudejstava

Debaja i Hikela, a odstupanja ukazuju na to da teorija nije uzela u obzir sve bitne ¢inioce.
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Slika I1.8. Zavisnost srednjeg jonskog koeficijenta aktivnosti nekih elektrolita, tipa 1-1, 1-212-2 od
korena jonske jacine. Isprekidane prave predstavljaju teorijski predvidene zavisnosti na osnovu

jednacine (IL1.51)

Da bi usaglasio eksperimentalne podatke s teotijskim predvidanjima, Hikel"V je uveo u
razmatranje 1 konac¢ne dimenzije jona, kao i jon-molekul medudejstva koja dovode do izmene lokalne
dielektri¢ne propustljivosti (posebno kada su koncentracije jona velike $to dovodi do dielektricne
saturacije). Dosao je do izraza koji predstavlja zavisnost koeficijenta aktivnosti od jonske jacine u Sirem

intervalu koncentracija, u obliku:

u kojem je koeficijent b rezultat kona¢nih dimenzija jona, a sabirak BI je linearna funkcija jonske jacine
odgovoran za rast koeficijenta y: u oblasti visokih koncentracija. Ovaj sabirak objasnjen je kao

posledica efekata ,,isoljavanja®. Pri velikim koncentracijama joni se medusobno istiskuju iz rastvora

,»otimajuéi® se za molekule rastvaraca, sto dovodi do pojave uvecane aktivnosti. Do slicnog izraza,



takode s linearnim sabirkom, do$ao je kasnije i Gugenhajm">"?. S obzirom na to daVI — 0 kad
m — 0, za ne suvise velike koncentracije, umesto prethodnog izraza, moze da se koristi jednostavniji
izraz:

logyy = —Alzyz_|V1+ BI
koji se najcesée 1 koristi u literaturi.

Svi navedeni izrazi za zavisnost koeficijenta aktivnosti od koncentracije ukazuju da ako je I =
const. tada vazi da je i y = const. Ako se u koncentrovani rastvor neke elektroliticke komponente
dodaje druga komponenta, a pri tome je koncentracija dodate komponente uvek znatno manja od
polazne (100 ili vise puta), aktivhost komponente u manjku je linearna funkcija koncentracije (odnosno
jonske jacine), jer komponenta u visku odrzava stalnom jonsku jacinu rastvora, pa prema tome i stalan
koeficijent aktivnosti primesne komponente. Ovaj zakljucak teorije Debaj-Hikela ima veliki znacaj u
elektrohemijskoj kinetici i u elektroanalitickoj hemiji i stoga ¢ée o tome biti jos reci u odeljku 3.10.3 i u

poglavlju V.

NeravnoteZni procesi u elektrolitima
Gradijenti kao uzroci prenosa mase

Prenos mase u elektrolitima posledica je dejstva nekog od sledeca tri gradijenta kao uzroka
neravnoteze:
(i) Gradijent elektri¢nog potencijala, dg/dx

Ako se ma koje dve tacke u elektrolitu nalaze na razli¢itim elektricnim potencijalima, onda
izmedu njih postoji gradijent potencijala, tj. elektriéno polje, dg/dx. Ono izaziva usmereno kretanje
jona, kojim se gradijent umanjuje. Kretanje jona prouzrokovano gradijentom elektricnog potencijala
zove se migracija.

(ii) Gradijent koncentracije, dc¢/dx



Ako izmedu ma koje dve tacke u elektrolitu na rastojanju x postoji razlika koncentracija, a to

znaci i razlika aktivnosti, tada prema jednacini:

du  RT da
& o &
postoji 1 gradijent hemijskog potencijala. Kretanje pod uticajem gradijenta koncentracija, odnosno
gradijenta hemijskog potencijala, zove se difuzija. Takvim kretanjem koje vodi izjednacavanju
koncentracija ponistava se gradijent hemijskog potencijala i ide se ka uspostavljanju ravnoteznog
stanja.
(iii) Gradijent brzine, dv/dx

Ako se razliciti delovi rastvora jedan u odnosu na drugi krecu razlicitim brzinama, onda se
javlja gradijent brzine. Na primer, kad se rastvor mesa mesalicom, te¢nost uz mesalicu rotira brzinom
mesalice dok deo uz zidove suda prakticno miruje. To znaci da su i joni ili molekuli rastvorenih
komponenti, noseni strujom rastvaraca, u relativnom kretanju. Prenos mase kao posledica gradijenta
brzine zove se konvekcija. Konvekcija postoji u svakoj te¢nosti i bez mehanickog mesanja. Statisticke
promene gustine uslovljene termickim kretanjem molekula, izazivaju stalna relativna pomeranja delova
zapremine rastvora. Ovo se zove prirodna ili termic¢ka konvekcija i predstavlja prirodnu osobinu
tecne faze. Prirodna konvekcija izrazena je u sirem prostoru ako je gradijent gustine posledica trajnog

gradijenta koncentracije, prouzrokovanog, na primer, elektrolizom.

Kretanje mase u elektrolitu kvantitativno se moze izraziti preko fluksa (]) definisanim kao:

_1ldn

CAdt
u kojoj je 7 broj molova, 7 vreme i A zamisljena povrsina preseka kroz elektrolit normalna na pravac
kretanja. Ovako definisan fluks se definise kao broj molova neke komponente prenet u jedinici

vremena kroz jedinicu povrsine normalne na pravac kretanja pa ima jedinice [mol m™s™].

Prenos mase pod uticajem elektricnog polja



Specifi¢na elektri¢na provodljivost
Neka se neki provodni materijal geometrijski pravilnog oblika duzine / =Ax, povrsine
poprecnog preseka 4, preko metalnih ploca prislonjenih na njegove osnovice, veze za izvor

jednosmernog napona U= Ag (slika I1.9)

voltmetar — pad potencijala A (A¢ = U, napon)

)
\_/

1 ()
ole

ampermetar — jacina struje [

Slika I1.9. Prikaz odredivanja elektricnog otpora na osnovu Omovog zakona. U je napon (Ap), koji

se meri voltmetrom V, a A je ampermetar za merenje jacine struje (I)

Ako se pomocu redno vezanog ampermetra meti jacina struje [, na osnovu Omovog zakona moze da

se odredi elektri¢ni otpor R:

Prema ovoj jednacini, specificni elektricni otpor jeste elektricni otpor materijala jedini¢ne povtsine
poprecnog preseka i jedinicne duzine. Reciprocna vrednost specificnog otpora predstavlja specificnu

elektri¢nu provodljivost (k):



K=-
p
Jedinice kojima se izrazava specifi¢na provodljivost su [S m™'], gde je S simens, jednak recipro¢nom

omu (S = Q7). U praksi se éesto koristi i sto puta manja jedinica provodljivosti, [Q2"'cm "], odnosno

[S cm™"]. Na osnovu prethodnih izraza sledi da je:

| =
RNEIEN

S obzirom da je provodnik pravilnog geometrijskog oblika i da se otpor moze izraziti preko Omovog

zakona sledi da je:

I Ax  Ax
A2 7 ne

>

gde se sada javlja ustina struje (), 1 recipro¢na vrednost gradijenta potencijala. Preuredivanjem gornjeg

izraza sledi da je specifi¢na provodljivost data sa:

= J
~Ag
Ax
odnosno kao gustina elektricne struje pri jedinicnom gradijentu potencijala (jedinicnoj jacini

elektri¢cnog polja). Tabela I1.6 sadrzi podatke o rasponima specifi¢nih provodljivosti razli¢itih klasa

materijala.

Tabela I1.6. Specifi¢na elektricna provodljivost razlicitih klasa materijala, izrazena, radi poredenja, u

dve vrste jedinica, [Q7' m™'] i [Q7 ecm™].

materijal K/Q 'm! K/ O em™
metali 3%x10*— 10" 3%10% — 10°
poluprovodnici do 3x10* do 3x10?
elektroliti do 10° do 10

izolatori do 1071 do 1071




Zavisnost specificne elektricne provodljivosti elektrolita od koncentracije
Izraz koji povezuje specificnu elektricnu provodljivosti i koncentraciju elektrolita moze da se
izvede na primeru elektrolita u posudi, sa stalnim poprecnim presekom, koja je zatvorena paralelno

postavljenim elektrodama, slika I1.10.

Slika I1.10. Prikaz kretanja jona u elektrolitu pod uticajem elektricnog polja

Kao na slici I1.9 elektrode su vezane za izvor jednosmernog napona U = Ayp. Zbog pravilnog
geometrijskog oblika, linije sile elektricnog polja su paralelne. Zbog toga se joni krecu, statisticki
gledano, paralelnim putanjama: negativni ka pozitivnoj, a pozitivni ka negativnoj elektrodi. Ako se
negativni joni kre¢u brzinom »-, a pozitivni joni brzinom v+, tada ¢e u intervalu vremena df svi pozitivni
joni koji su se nalazili na rastojanju manjem ili jednakom ».dz 1 svi negativni joni koji su se nalazili na
rastojanju manjem ili jednakom »-d# od zamisljene povtsine preseka A4, da produ kroz taj presek . Broj
molova katjona i anjona, koncentracije C 1 C-, prenetih na taj nacin kroz zamisljeni presek, nalazi se

po jednacinama:

“ U osnovi ovog izvodenja je pravilo nezavisnog putovanija jona, koje je ustanovio Kolraus, a na osnovu eksperimentalne
c¢injenice da je razlika molarnih provodljivosti pri beskona¢nom razblazenju (videti definiciju u odeljku ﬁ) parova
rastvora soli sa zajednickim jonom, na primer NaCl i KCI, NaBr i KBr i Nal i KI, stalan broj. Ovo je moguce samo ako je
provodljivost soli zbir nezavisnih doprinosa svakog od pojedinac¢nih jona.



dn, = C,Av,dt
za katjon, i:

dn_ = C_Av_dt
Posto svaki mol jona nosi naelektrisanje ¢ = zf* kulona, mnozenjem broja molova sa 3F, dobija se
preneta koli¢ina naelektrisanja u kulonima. Sabiranjem broja kulona prenetih katjonima i anjonima, i
deljenjem sa intervalom vremena, dobija se jacina elektricne struje:

dq, dq_ dn_
—F‘F at |Z+|F +|Z |F—

I=1_4+1_
+ dt

odnosno:
I = |z, |FCLAv, + |z_|FC_Av_

Kod izvodenja ove jednacine koris¢ena je za praksu pogodna konvencija da se brzine jona smatraju
skalarnim veli¢inama. Zato se naelektrisanja jona, kao veli¢ine s predznakom, moraju da se koriste kao
apsolutne vrednosti, |z, | i |z_|. Gore data jednacina bi, takode, dala ispravan rezultat za jadinu struje
ako bi se i naelektrisanja i brzine jona koristile kao velicine s predznakom. Pozitivni joni imaju
pozitivhu brzinu, a negativni joni imaju suprotnu, negativnu brzinu, pa bi obe parcijalne jacine struje
imale pozitivan predznak i sabirale bi se u rezultujucu jacinu struje. Ako se prethodni izraz podeli sa
povtsinom poprec¢nog preseka i gradijentom elektricnog potencijala koji izaziva kretanje jona dobija
se:

1 I
Ax Ax

‘A¢

Sa leve strane znaka jednakosti prepoznajemo specificnu provodljivost, a sa desne strane se pojavljuje
brzina kretanja jona pri jedinicnom gradijentu potencijala. Ova velicina se naziva jonska

pokretljivost, i oznacava se sa #, gde je i oznacava jonsku vrstu:

4

Ap
Ax

Ui =



Zbog konvencije po kojoj je brzina jona skalar 1 pokretljivost se u praksi koristi kao skalarna velicina.
Konacno, za specificnu provodljivost elektrolita dobija se:

K= |z |FCiuy + |z_|FC_u_
Iz ove jednacine vidi se da elektrolit ima katjonsku i anjonsku komponentu specifi¢éne provodljivosti,

pa se izraz moze da se uopsti na sledeci nacin:

K=ZK1

i
u kojem je specificna provodljivost pojedinacne i-te jonske vrste data izrazom:
ki = |z|FCu;

Specificna provodljivost je, pri stalnim uslovima, na primer pri merenju na atmosferskom
pritisku u termostatiranoj Celiji, pri malim koncentracijama, pravolinijska funkcija koncentracije, kako
predvida gore data jednacina. Pri veéim koncentracijama dolazi do odstupanja od pravolinijskog toka
1 to, kako pokazuje slika I1.11, do smanjenja provodljivosti. Objasnjenje ovakvog ponasanja zavisi od
prirode elektrolita, tj. da li je elektrolit potpuno ili delimi¢no disosovan, ali i od prirode jona i

rastvorljivosti jonskog jedinjenja.
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Slika II.11. Zavisnosti specificne elektricne provodljivosti vodenih rastvora elektrolita od

koncentracije



Neka ispitivani elektrolit disosuje po jednacini: M, A, — v, M* + v_A*-. Ako se uzme slabi

elektrolit, ¢iji je stepen dosocijacije @ < 1, koncentracije katjona i anjona mogu da se izraze preko
polazne koncentracije elektrolita C kao C+ = av+Ci C- = aw-C Na primer, za siréetnu kiselinu,
CH5COOH, kao slabi elektrolit (v+ = v- = 1), vazi [H'] = [CH;COO™] = aC. Kako su katjon i anjon
jednom naelektrisani sledi da je:

Kk=FaC(u, +u_)

Za visevalentne soli stehiometrijski koeficijenti mogu da budu razliciti od jedinice pa su izrazi
za jonske koncentracije tada sloZeniji nego kod jednovalentne siréetne kiseline. Ako se jonske
koncentracije unesu u izraz za provodljivost (I1.62) dolazi se do izraza:

Kk=FaCW,lz,luy +v_|z_|u_)
koji, uz uslov elektroneutralnosti elektrolita, vi|z:| = v-|3-| = V|3, prelazi u izraz:
k = FaCvi|z|(us +u_)

Kad koncentracija tezi nuli, stepen disocijacije tezi jedinici, & — 1, pa gornja jednacina postaje
pravolinijska funkcija koncentracije elektrolita. Ako se, nasuprot tome, koncentracija povecava,
smanjuje se & pa dolazi do krivljenja ove funkcije i usporavanja rasta provodljivosti. Medutim, kod
slabih elektrolita, s obzirom da su koncentracije slbodnih jona male, mozemo smatrati da nema
izrazenih jon-jon interakcija koje znacajnije menjaju jonske pokretljivosti.

Ako je rec¢ o jakim elektrolitima, onda je zbog jedinicnog stepena disocijacije, uvek C+ = »,.C
1 C- = v-C, pa je specificna provodljivost data izrazom:

K=FCWilz |luy +v_|z_|u_)
odnosno:
Kk = FCvjlz|(uy + u_)
Ova jednacina predvida pravolinijsku zavisnost specificne provodljivosti od koncentracije u celom

opsegu koncentracija. Medutim, pri vrlo velikim koncentracijama ipak dolazi do odstupanja od prave



linije zbog usporavanja rasta provodljivosti. To se tumaci opadanjem jonskih pokretljivosti #:1 #- zbog
sve izrazenijih medujonskih privlacenja. Zbog toga se uvodi pojam pokretljivosti jona pri
beskona¢nom razblaZenju, odnosno nultoj koncentraciji, . Pokretljivost na sledeéi nacin ucestvuju

u izrazu za pocetni nagib funkcije » = AC):

dx o o
(RL) = Flz|v;(ug +u0)

Uredaj za merenje specificne elektricne provodljivosti

Specificna provodljivost moze da se odredi ako je poznat otpor elektrolita i geometrije
provodnika. Dakle prvi problem se svodi na to kako da se pouzdano izmeri samo otpor elektrolita, s
obzirom da se formiranjem dve fazne granice metal |elektrolit u sistemu pojavljuju i drugi vidovi
otpora (Poglavlje 1). Problem povezan sa poznavanjem geometrije provodnika je ozbiljniji, s obzirom
da ako se za merenje koristi sud (koji se u slucaju merenja provodljivosti naziva konduktometrijska
¢elija) uobicajenog oblika smisao povrsine .4 nije jasan. Naime, linije sile elektricnog polja ne prostiru
se paralelno, najkra¢im putem, nego zahvataju prakticno celokupnu zapreminu elektrolita kao $to
pokazuje slika I1.14. Ovo se resava ili koris¢enjem konduktormetrijskih celija posebnog oblika ili

primenom relativnih merenja sa rastvorom poznate specificne provodljivosti.

Slika I1.14. Raspored linija sile elektricnog polja u konduktometrijskoj celiji standardnog oblika.



Merenje otpora

Elektrolit smesten izmedu pogodno oblikovanih elektroda predstavlja nepoznati otpornik.
Izvodi elektroda vezu se za izvode mernog instrumenta. Merni instrument je obicno neka verzija
Vitstonovog mosta koji se napaja naizmeni¢nom strujom visoke frekvencije, 1000 ili viSe herca (Slika
I1.12). Dve grane mosta su delovi otpora zicanog otpornika, na slici I1.12 oznacene sa R; 1 Ro. Njihov
odnos zavisi od polozaja kliznog kontakta K. Preostale dve grane su, s jedne strane nepoznati otpor
Celije sa elektrolitom, Ry, a s druge dekadna kutija standardnih otpora (R,) vezana u red ili paralelno s
dekadnom kutijom standardnih kapaciteta (C;). Pokazivac ravnoteze mosta vezan je u dijagonali D /K.

To moze da bude osciloskop, osetljivi voltmetar naizmenicne struje ili telefonska slusalica.

D
G
R,
S R,
I/‘
A 5 = B B
r K
oy P
U/ P

Slika I1.12. Most za merenje elektricne provodljivosti elektrolita naizmenicnom strujom (P —

prekida¢, S — indikator ravnoteze)

Merenje moze da se vr$i na dva nacina. Kod prvog nacina, ustali se polozaj klizaca, pa se
podesavanjem R i C; most dovodi u ravnotezu, tako da kroz dijagonalu D/K prestane da teée struja.
Ako se koristi telefonska slusalica, prestaje da se ¢uje zvuk. Kod ove metode najbolje je da se klizni
kontak postaviti na sredinu zicanog otpornika, tako da je Ri= Ry, jer je tada relativna greska merenja

najmanja. Kod drugog nacina uravnotezavanje mosta otporom stalne vrednosti R, izvodi se



pomeranjem klizaca dok se ne nade polozaj kad prestaje tok struje kroz dijagonalu D/K. Ravnoteza
mosta postize se kad su potencijali tacaka D 1 K izjednaceni, tj. Appk = 0. Iz tog uslova, na osnovu
Kirhofovih pravila, sledi sistem jednacina:

Adap = Apax i A¢pp = Adxs
Ako se struja ne grana kroz dijagonalu DK, to znaci da kroz grane AK 1 KB tece struja 7, a kroz grane
AD 1 DB tece struja I. Pad napona moze da se izrazi kao umnozak struje i napona, pa prethodni sistem
jednacina moze da se zameni slede¢im IR = 7R; i IR, = 7/Ry. Medusobnim deljenjem ovih jednakosti,

pri cemu se jacine struja krate, i preuredivanjem izraza, dobija se:

Ry = Ry

x — fts R_Z
Kad je kliza¢ postavljen na sredini zicanog otpornika, tj. Ri = Ry, dobija se jednostavno Rs = R..
Dekada kapaciteta u grani standardnih otpornika potrebna je za fino podesavanje ravnoteze mosta
kad kapacitivha impedansa celije pri koris¢enoj frekvenciji naizmeni¢ne struje nije zanemarljiva. U
pocetku merenja kapacitet se podesi na najve¢u vrednost (najmanja kapacitivha impedansa). Ako
ravnoteza mosta ne moze da se postigne samo sa omskom dekadom, postepenim smanjivanjem
kapaciteta i podesavanjem termogenih otpora postize se ravnoteza mosta. Most koji pored dekade
termogenih otpornika sadrzi i dekadu kondenzatora kao kapacitivnih otpornika moze da se koristi za
impedansna merenja, ako se most napaja sinusoidalnom naizmeni¢nom strujom promenljive
frekvencije.

Razlog za primenu naizmeni¢ne struje kod merenja otpora elektrolita vidi se iz ekvivalentnog
kola Celije datog na slici 1.8. Njega ¢ine, uz zanemarivanje otpora metalnog dela kola Ry, termogeni
otpor, R, kineti¢ki otpori Re 1 Reic i kapacitivne impedanse (0Cu,) ™" 1 (wCay) ™. Zbog sporosti redoks
procesa kineticki otpori mogu da budu vrlo veliki, dok je trenutno u interesu samo otpor elektrolita.
To znaci da treba da se uklone redno vezani otpori granica metal | elektrolit. Taj problem resava se

primenom naizmenicne struje visoke frekvencije, s obzirom da je ve¢ i pokazano da se pri dovoljnim



vrednostima « impedansa celije svodi na otpor elektrolita. Kapacitivhe impedanse obe granice
metal | elektrolit, pri dovoljnom porastu frekvencije postaju zanemarljivo male, pa naizmenicna struja
zaobilazi kineticke otpore, krecudi se kroz kapacitivau granu i elektrolit. Na taj nacin ukupni otpor
celije svodi se samo na otpor elektrolita. Jasno je da je u konduktometrijskim merenjima za
ponistavanje kapacitivnih impedansi potrebna tim manja frekvencija $to je veci kapacitet elektroda. S
obzirom na to da je kapacitet granice metal|elektrolit srazmeran stvarnoj povrsini, hrapavljenjem
povrsine moze da se postigne znacajni porast kapaciteta. Povrsina platinskih elektroda, koje se najcesce
koriste u konduktometriji, moze da se mnogostruko uveca elektrolitickim nanosenjem tankog sloja
sunderaste platine. Platinisanjem platine njen kapacitet raste sa oko 20 pF cm ™, kod glatke platine, na
oko 1 mF cm™ kod sunderaste. Sunderasta platina je zbog slabe refleksije svetlosti crne boje, pa se
zove i platinsko crno. Pri upotrebi platinisanih platinskih elektroda, za ta¢no merenje provodljivosti

elektrolita, potrebna frekvencija nije vec¢a od 1 kHz.

Procena frekvencije za tacno merenje elektroliticke provodljivosti

Zadatak: Odrediti frekvenciju naizmenicne struje da bi relativna greska merenja specificne
provodljivosti elektrolita u Celiji sa elektrodama od platinisane platine bila manja od 1%, ako je
mereni otpor 1 k€, a kapacitet dvojnog elektricnog sloja svake od elektroda po 1 mF.

Resenje: Za merenje otpora od 1 kQ s greskom manjom od 1%, zbirni kapacitivni otpor granica
metal | elektrolit treba da je manji od 10 €, odnosno da je otpor svake od elektroda manji od 5 .
Posto je kapacitivni otpor (impedansa kapacitivnog otpornika) Za = (wCa)™', za Za < 5 Q pri Cdl
= 0,001 F neophodna je ugaona frekvencija veca od (5 Q x 0,001 F)™' = 200 cps (ciklusa po

sekundi). Iz veze ugaone i linearne frekvencije, w = 27f, dobija se /> 31,8 Hz.



Konduktometrijska celija

Da bi se iz izmerenog otpora dobila specificna provodljivost provodnika, potrebno je da se
njegova reciproc¢na vrednost pomnozi sa rastojanjem elektroda i podeli povrsinom preseka. Ovo je
izvodljivo kad je elektrolit pravilnog geometrijskog oblika, pa njegova duzina i povrsina preseka imaju
definisane vrednosti, kao u slucaju ¢vrstog provodnika (na slici I1.9). Za tecnosti je moguce koristiti
kapilarne celije (slika I1.13), kada je prakti¢no sav otpor elektrolita skoncentrisan unutar kapilare, pa /
i A predstavljaju duzinu i poprecni presek kapilare.t

) h

o

==

Slika I1.13. Konduktometrijska celija kapilarne forme.

Medutim, kapilarne ¢elije su lomljive i nepogodne za ispiranje, pa se za merenje provodljivosti
tecnosti najcesce koriste prakti¢nije ¢elije oblika datog na slici I1.14. U takvim celijama, ¢ak i ako su
elektrode paralelne i imaju jednake povrsine, smisao povrsine A4 nije jasan. Zbog toga se kod merenja
provodljivosti pribegava slede¢em postupku: u konduktometrijsku celiju sa elektrodama stalnog
oblika, polozaja i rastojanja, sipa se elektroliticki rastvor poznate specificne provodljivosti ()

provodljivosti i izmeri otpor (R,). Tada dolazimo do:

T Pomocéu ovakvih éelija su dobijeni polazni podaci za provodljivost niza elektroliti¢kih rastvora



KsRg =—=¢
S°'s A
Nova konstanta ¢ se naziva konstanta konduktometrijske éelije i ima dimenzije [m™']. Ako se,

zatim, u istu Celiju sipa elektrolit nepoznate specifi'ne provodljvosti () i izmeri njegov otpor (R,),

sledi da jCZ
K. =
X RX

Merenje provodljivosti elektrolita metodom Cetiri izvoda

Za elektrolite pravilne geometrijske forme, na primer, u vidu dugacke trake konstantnog
poprecnog preseka ili tecnosti u dugackoj cevi, provodljivost se moze alternativno meriti tehnikom

ilustrovanom na slici I1.15.

®

Slika II.15. Ilustracija merenja provodljivosti metodom cetiri izvoda

Pomocu stabilisanog izvora struje, ¢iji su izvodi vezani za krajeve provodnika, kroz provodnik se
propustati struja konstantne jacine, kontrolisane ampermetrom A. Zahvaljujuéi stabilnosti izvora,
eventualne varijacije otpora zbog elektrolitickih procesa na elektrodama ne uticu na jacinu struje.
Znajuéi povrsinu preseka elektrolita, moze se jacina struje preracunati u gustinu struje. Struja
uslovljava pad potencijala duz provodnika. Izmedu izvoda izvora struje postavljaju se izvodi

voltmetara (V). Razlika potencijala izmerena voltmetrom podeljena rastojanjem izmedu izvoda



voltmetra predstavlja gradijent potencijala. Tada specificna provodljivost moze da se izracuna direktno
deljenjem gustine struje sa gradijentom potencijala. Ova metoda se moze koristiti 1 sa jednosmernom

1 sa naizmeni¢nom strujom, uz izbor odgovarajucih izvora napona i mernih instrumenata.

Prenosne osobine jona; definicija prenosnog broja

Elektricnu struju kroz elektrolit prenose katjoni i anjoni. Zbog razli¢itth poluprecnika i
naelektrisanja, kao i zbog razlicitih energija medudejstava sa okolinom, katjoni i anjoni, u opstem slucaju,
razlicito ucestvuju u prenosenju struje kroz elektrolit. Uc¢esce pojedine jonske vrste u prenosenju struje
opisuje se prenosnim (transportnim) brojem. Prenosni broj definiSe se kao kolicnik kolicine
naelektrisanja prenete datom jonskom vrstom i ukupne kolic¢ine naelektrisnja prenete kroz elektrolit. Na
primer, za katjone vazi:

_ q+
X4

ty

Posto je kolicina prenetog naelektrisanja proizvod jacine struje i vremena, prenosni broj moze da se
izrazi 1 kao odnos parcijalne jonske struje 1 ukupne struje kroz elektrolit, jer je vremenski interval kao
¢inilac u brojiocu isti kao u imeniocu. Iz srazmernosti jacine struje i specifiéne provodljivosti, sledi
mogucnost da se prenosni broj predstavi i kao odnos parcijalne jonske provodljivosti i ukupne

provodljivosti elektrolita:

iz Cega zaklju¢ujemo da pomocu prenosnog broja i specificne provodljivosti elektrolita moze da se
izracuna parcijalna specificana provodljivost odredene jonske vrste. Ako elektroliticki rastvor sadrzi
so hemijske formule M, A,_koja disosuje na v+ katjona sa naelektrisanjem 3+ i na v- anjona sa
naelektrisanjem g—, izraz za prenosni broj katjona, definisan preko specificne provodljivosti, glasi:

CFvylzy|uy

* K



Na isti nac¢in prenosni broj za anjone glasi:

B CFv_|z_|u_

K

Otuda sledi da iz poznate specificne provodljivosti i transportnog broja moze da se izracuna jonska
pokretljivost date jonske vrste. Ako u rastvoru imamo samo jednu elektroliticku komponentu, onda

iz pravila elektroneutralnosti vazi:

odnosno:

T uy tu
pa je suma trnasportnih brojeva katjona i anjona jednaka 1. Imajuc¢i u vidu samu definiciju
transportnog broja, jasno je da suma transportnih brojeva svih jonskih vrsta pristutnih u elektrolitu

mora da bude 1:

Zti:l

Metode merenja prenosnih brojeva
a) Metoda Hitorfa

Metoda Hitorfa"? prikazana je na slici I1.16, gde je shematski predstavljena elektroliticka éelija
podeljena poroznim pregradama na tri dela: anodni, katodni i srednji deo. Jedan par katjon-anjon na
slici predstavlja jedan mol jednovalentnog elektrolita i svaki deo celije sadrzi istu koli¢inu (po 5
molova). Rastvor moze da se elektroliticki razlaze ako se elektrode vezu za spoljasnji izvor struje. Neka
je u pocetku u svakom odeljku bilo po 5 molova, tj. ukupno 15 molova u sva tri odeljka. Neka je
tokom elektrolize 5F kulona preslo sa anode na katodu. To znaci da je 5 molova katjona iz katodnog

odeljka 1 istovtemeno 5 molova anjona iz anodnog odeljka uklonjeno elektrolizom. Zbirno



posmatrano, 5 molova elektrolita uklonjeno je elektrolizom. Kao rezultat elektrolize, kada se ne bi
odigravali pratec¢i migracioni procesi, u katolitu bi se pojavio visak od 5 molova katjona, a u anolitu
visak od 5 molova anjona, pa bi elektrolit lokalno izgubio elektroneutralnost. Medutim, viskovi

naelektrisanja se ni u jednom trenutku ne pojavljuju zbog migracije jona.

katolit anolit

©00000000000000
@@@@@;@@@@@;@@@@@

0000000000
@@?@@@@@;@@@
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Slika II.16. Prikaz procesa u Hitorfovoj celiji. I — stanje pre elektrolize; II — joni uklonjent

elektrolizom III — stanje posle elektrolize

Pretpostavimo da je prenosni broj katjona # = 2/5, a anjona # = 3/5. U skladu s velicinom
prenosnih brojeva, tokom elektrolize u katolit iz anolita, preko srednjeg dela, stize 2 mola katjona, a
iz katolita u anolit odlazi 3 mola anjona. Elektrolit, zbog toga, ostaje elektroneutralan, ali se na kraju
elektrolize u razlicitim delovima ¢elije pojavljuju razlicite koncentracije. Od ukupnog smanjenja broja
molova elektrolita (5 molova), ve¢e smanjenje (3 mola) pojavljuje se u onom delu (katolitu) u kojem
se manjak jona sporije nadoknaduje, jer se elektrolizom trosi sporiji jon. Posto je za svaki mol
supstancije vezano gF kulona naelektrisanja, iz navedenih srazmernosti, merenjem smanjenja broja
molova u katolitu i u anolitu, mogu da se odrede prenosni brojevi:

L smanjenje broja molova u anodnom odeljku  An,
+

" Yq ukupno smanjenje broja molova u elektrolitu  An, + Any



_ G- smanjenje broja molova u katodnom odeljku  Amy

t_ = = =
2.qi ukupno smanjenje broja molova u elektrolitu  An, + Any

To je osnova Hitorfove metode. Elektroliticka éelija za merenje prenosnih brojeva po ovoj metodi
sastoji se iz dva odeljka, katodnog i anodnog, u obliku cevi sa slavinama, medusobno povezanih

pomocu cevi koja predstavlja srednji odeljak (slika I1.17).

I

NI

katoda - | - anoda

Slika I1.17. Celija za merenje transportnih brojeva po metodi Hitorfa

Celija se pre elektrolize napuni elektrolitom poznate koncentracije, pa se u elektrodne odeljke urone
elektrode povezane u kolo jednosmerne struje. Koli¢ina struje utrosena u elektrolizi meri se
kulometrom. Posle odredenog vremena elektrolize, katodni i anodni deo ispuste se kroz slavine i
kvantitativno se analiziraju. Smanjenje broja molova u katodnom i u anodnom odeljku odreduje se na
sledec¢i nacin: Pre elektrolize ne molova elektrolita bilo je rastvoreno u ny,o molova vode. Posle
elektrolize hemijska analiza pokazuje sledece rezultate:

anolit: katolit:

ne - molova elektrolita ny,0 - molova elektrolita



nj,0 - molova vode njy,0 - molova vode

Iz toga sledi:

Ny, 0 ny,0

2 I . — 2 12
’ " Ne 1 Ank =Ne — " ‘Mg
ny,o H,0

An, =ng —

Cinioci ny ,0/M1,0 1 MH,0/My,0 uvode se da bi se broj molova elektrolita posle elektrolize racunao po
istom broju molova vode u kojem se, pre elektrolize, nalazilo ne molova elektrolita. U ovom
eksperimentu, proces elektrolize ne sme da traje suvise dugo, da se pad koncentracije u katodnom i u
anodnom odeljku ne prosiri difuzijom do srednjeg dela, da ne dode do delimi¢nog difuzionog
ujednacavanja koncentracija katodnog i anodnog odeljka. Promena koncentracije nastala difuzijom

predstavljala bi eksperimentalnu gresku merenja prenosnih brojeva.

b) Metoda pokretne granice

Metodom pokretne granice mogu da se odrede i prenosni brojevi i jonske pokretljivosti.
Uredaj za merenje sastoji se od dugacke vertikalne cevi ispunjene rasvorom elektrolita poznate
koncentracije (slika II.18). Donji kraj cevi zatvoren je metalom koji moze da se anodno rastvara pri
prolasku struje i ¢iji katjoni su manje pokretni od katjona elektrolita u cevi. Ovaj metal veze se kao
anoda za spoljasnji izvor stabilne jednosmerne struje. Vazno je, takode, i da rastvor soli koja nastaje
rastvaranjem anode ima vecu gustinu od gustine prvobitnog elektrolita. Uslovi za ostrinu pokretne
granice bi¢e objasnjeni u nastavku. Elektroda koja se postavlja na gornju stranu cevi veze se kao
katoda. Katoda je sacinjena od materijala koji pri prolasku struje ne menja hemijski sastav elektrolita.
Sve ove zahteve zadovoljavaju razblazeni rastvor HCl kao elektrolit, kadmijum (ili na primer bakar)
kao metal anode i srebro prekriveno nerastvornim AgCl kao katoda. Zbog toga je metoda prikazana
na ovom primeru. S obzirom da u toku eksperimenta H" joni iz HCl migtiraju od anode lokalno raste

pH. Ovo je mogucée uociti ako se u elektroliticki rastvor, na pocetku eksperimenta, doda malo kiselo-



bazni indikator, na primer metiloranz, koji polazni kiseli rastvor boji crveno. Porastom pH menja se
boja rastvora i u ekperimentu se upravo prati granica izmedu dva razlic¢ito obojena dela rastvora.

Neka je A poprecni presek cevi 1 neka kroz cev tece struja jacine I u toku vremena % Zapaza
se da pri prolasku struje iznad anode, zbog anodnog rastvaranja kadmijuma, nastaje sloj bledo Zutog
rastvora, ¢ija kolicina vremenom raste 1 potiskuje navise ruzicasti rastvor HClL. Boja pokazuje da je
rastvor neutralan. Za to vreme na katodi se razlaze AgCl po jednacini AgCl + e~ — Ag + CI". Koli¢ina
katodno razvijenih Cl jona, po Faradejevim zakonima, odgovara koli¢ini koja je utrosena za gradenje
CdCl,. Granica izmedu zutog, neutralnog, i crvenog, kiselog rastvora, vrlo je ostra. Brzina pomeranja
ove granice moze da se izmeri ako se na cevi sa elektrolitom ucrtaju dve oznake na tacno odredenom
rastojanju /, pa se izmeri vreme 7 za koje granica prevali ovo rastojanje, iz ¢ega se dobija brzinu
pokretne granice. Pomeranje granice znaéi pomeranje H* jona i njihovu zamenu Cd*" jonima, t.
rastvor HCI biva zamenjen rastvorom CdCl..

Za posmatrano vreme / zapremina nastalog rastvora CdCly je I = /XA. Ako je njegova
koncentracija Ccqgcl,, broj molova CdCl, prenet kroz presek koji odgovara donjoj oznaki je
n = Ccqcl, X | X A. Posto je broj molova kadmijumovih jona jednak broju molova soli, prenosni broj
jona Cd*" moze da se izracuna po jednacini:

2FCcaci, A 2FchCl2Av
It N i

tcd2+ =

Za isto vreme / preneta je ista zapremina rastvora HCl kroz presek cevi oznacen gornjom oznakom,

pa za prenosni broj katjona vodonika vazi izraz:

FCyqtA FCuqA
= v

t =
HY It I

Kod izra¢unavanja prenosnog broj jona Cd** postoji eksperimentalna poteskoca jer je koncentracija
CdCl; koji nastaje iznad anode nepoznata. Ona moze da se odredi izvlacenjem uzorka ovog rastvora

tankom dugackom pipetom i njegovom analizom. Druga mogucnost je da se pradenjem nastale



zapremine rastvora CdCl u toku eksperimenta odredi koli¢ina nastalih Cd*" jona, §to je podlozno
eksperimentalnog gresci. Medutim, ako se odreduje samo prenosni broj jona polaznog rastvora, analiza
nastalog anodnog rastvora nije obavezna.

Kao $to je na pocetku pomenuto, ova metoda moze da se iskoristi i za odredivanje jonskih
pokretljivosti. Na osnovu veze izmedu jonske pokretljivosti 1 gradijenta potencijala i veze izmedu
specificne provodljivosti 1 gradijenta potencijala, kada se izjednaci gradijen potencijala dobijen iz ove

dve veze, sledi da je:

odnosno uopsteno:
Ui =<7

gde je Kk specificna provodljivost elektrolita u kome je posmatrani jon, ; gustina struje, a # brzina
kretanja jona, koja je jednaka sa brzinom kretanja granice u smeru u kojem se krece ispitivani jon.
Stoga, sledi da je:

Kcdcl, 4 - Kucad
— v 1 Uyt =——v

ucd2+ =

UnoSenjem opstth umesto brojnih vrednosti, ovi izrazi mogu da se pretvore u opste izraze za

odredivanje prenosnih brojeva i pokretljivosti jona ovom metodom:
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Slika II.18. Prikaz metode pokretne granice za odredivanje prenosnih brojeva

Uslovi za ostrinu pokretne granice

Da bi granica izmedu dva elektrolita kod metode pokretne granice bila ostra, navedeno je da
elektrolit koji se koristi mora da ima pokretnije katjone od onih koji nastaju rastvaranjem anode. Taj
uslov, posto je anjon zajednicki, znaci da koriSéeni elektrolit ima vecu provodljivost od elektrolita koji
nastaje iznad anode. Objasnjenje ovog uslova prikazuje slika II.18. Neka se osa x poklapa sa
zamisljenom sredisnjom osom cevi ispunjenom elektrolitom. Pad potencijala izmedu katode i anode,
duz ose x, moze da se podeli na pad potencijala kroz rastvor HCl 1 pad potencijala kroz rastvor CdCl.

Kroz celu cev tece struja iste jacine. Otpor rastvora HCl je Ry a otpor rastvora CdClz je Reqcl,- Pad
potencijala kroz kiselinu iznosi IRyc, a kroz CdClz je IRcqcy,. Pod uslovom da su oba rastvora

homogena, gradijenti potencijala, odnosno jacine elektri¢nih polja, duz oba rastvora su:

8= (%>HCI ! e = (%)CdClz



pri cemu je gradijent kroz rastvor HCI, zbog manjeg otpora, manji od gradijenta kroz rastvor CdCl..
Ako H" joni zaostanu ispod granice, jace polje u donjem rastvoru, kao pokretljivije jone, brzo ¢e da ih
izbaci u gornji rastvor. Ako se manje pokretni Cd*" joni difuzijom popnu iznad granice dva rastvora,
zalaze u oblast slabijeg elektricnog polja, u kojem im je brzina jo§ manja i granica ih pristize. Na taj
nacin granica dva elektroliticka rastvora odrzava se ostrom. Dodatni uslov jeste da donji rastvor ima

vecu gustinu od gornjeg jer u suprotnom dolazi do mesanja rastvora zbog gravitacionog dejstva.

Metoda koja se zasniva na aditivnosti provodljivosti

Vilo cesto u praksi nisu ispunjeni uslovi za primenu prethodno pomenutih eksperimentalnih
metoda merenja prenosnih brojeva. To je slucaj kad ispitivano jedinjenje ne moze da se podvrgne
elektrolizi u datom rastvaracu (na primer, sam rastvarac¢ ima nizi napon razlaganja). Metode pokretne
granice cesto ne moze da se primeni zato §to je ispitivanom elektrolitu nemoguce naci pogodnan
pomocni elektrolita (koji se dobija anodnim rastvaranjem). Racunska metoda, koja se zasniva na
aditivnosti provodljivosti, izrazenoj jednacinama (I1.62) 1 (I1.63), primenljiva je u najvecem broju
slucajeva koji se pojavljuju u praksi.

Metoda moze da se primeni u svom izvornom obliku, tako $to se sintetise so ¢iji katjon i anjon
imaju slicne strukture i radijuse, pa zbog toga imaju jednake pokretljivosti i prenosne brojeve. Primer
za takve soli su tetrafenilamonijum-tetrafenilborat ili tetraizoamilamonijum-tetraizoamilborat.
Prenosne osobine jona ovih soli odreduju prvenstveno voluminozne fenil- odnosno amil-grupe, dok
se uticaj njima zaklonjenith malih srediSnjih atoma azota i bora prakticno i ne oseca. Katjonima 1
anjonima soli ovakvog tipa pripisuje se specificna provodljivost jednaka polovini provodljivosti soli.
Sledi da su i njihove pokretljivosti medusobno jednake. Ako se sintetiSe so u kojoj kao katjon ucestvuje
tetraalkilamonijum-jon i anjon nepoznatih elektroprovodnih karakteristika, i izmeri provodljivost,

nepoznata provodljivost 1 pokretljivost anjona moze da se izracuna na osnovu jednacine (I1.60).



Moguce su kombinacije i anjona izvorne soli sa katjonima nepoznatih elektroprovodnih karakteristika.
Kada su na taj nacin formirane tablice jonskih pokretljivosti, pravilo aditivnosti provodljivosti moze
da se primeni na ma koju so u kojoj su karakteristike jednoga jona nepoznate, a drugoga poznate.
Naime, ako se izmeri provodljivost soli, 1 pokretljivost jedne jonske vrste ocita u tablicama,
pokretljivost druge jonske vrste moze da se izracuna na osnovu jednacine (I1.66). Kao polazni podaci
za izracunavanje jonskih provodljivosti 1 pokretljivosti na osnovu pravila aditivnosti provodljivosti,
mogu normalno da se koriste i podaci o jonskim provodljivostima i pokretljivostima dobijeni

Hitorfovom metodom ili metodom pokretne granice.

Rezultati eksperimentalnih merenja prenosnih brojeva i jonskih pokretljivosti

Tabela I1.7 prikazuje prenosne brojeve katjona nekih jedinjenja u vodenim rastvorima u
zavisnosti od koncentracije. Prenosni broj anjona moze da se nade iz aditivnosti prenosnih brojeva.
Kod elektrolita koji su u tabeli oznaceni jace osencenim poljima, prenosni brojevi katjona i anjona su
skoro jednaki, odnosno priblizno po 0,5. Iz tabele dalje sledi da prenosni brojevi istih jona u razlic¢itim
elektrolitima nisu jednaki. Uporedivanje prenosnih brojeva Cl™ jona u HCliu NaCl to potvrduje. Vidi
se da se prenosni brojevi vtlo malo menjaju s promenom koncentracije. Moze da se proceni da se sa

udvostruc¢avanjem koncentracije prenosni broj menja za svega oko 0,1 %.

Tabela IL.7. Prenosni brojevi katjona (#) u vodenim rastvorima na 25 °C u zavisnosti od

koncentracije, transportni broj anjona je 1—#.

C / mol dm™

Elektrolit 0,01 0,05 0,1 0,2

HCI 0,8251 0,8292 0,8314 0,8337

NaCl 0,3918 0,3876 0,3854 0,3821




KCl 0,4902 0,4899 0,4898 0,4894

NH,Cl 0,4907 0,4905 0,4907 0,4911
KNO; 0,5084 0,5093 0,5103 0,5120
Na,S0, 0,3848 0,3829 0,3828 0,3828
K.SO, 0,4829 0,4870 0,4890 0,4910

Jonska pokretljivost je opstija odlika jona od prenosnog broja. Njena brojna vrednost ne zavisi
od prirode jedinjenja iz kojeg posmatrani jon potice, $to ne vazi za prenosni broj. U tabeli I1.8 date
su jonske pokretljivosti nekih jonskih vrsta u vodenim rastvorima. Posto pokretljivost moze da se
menja s promenom koncentracije, vrednosti u tabeli odnose se na beskonac¢no razblazenje. Posebno

su istanuti H" 1 OH™ jon koji imaju za red velic¢ine vece jonske pokretljivosti od ostalih jona.

Tabela II. 8. Jonske pokretljivosti u vodenim rastvorima pri beskona¢nom razblazenju na 25 °C.

katjon i/ m?sV! anjon o/ m?stV!
H* 3,625-107 OH" 2,05:1077
K* 7,62-10® ClI” 7,.91-107%
Na' 5.19310° Br 81310
Li* 401-10°® I 7,.9-107%
NH.,* 7,61-10*® NO;™ 7.4-107®

Molarna provodljivost elektrolita - definicija
Molarna provodljivost (4) jonskog jedinjenja definise se kao odnos specificne provodljivosti

(%) 1 koncentracije (C):



K
‘e
Jedinice u kojima se izrazava molarna provodljivost su [Q~' m* mol™']. Molarna provodljivost brojno
je jednaka reciproc¢noj vrednosti elektricnog otpora zapremine rastvora u kojoj se nalazi 1 mol
rastvorene elektroliticke komponente, kad je elektrolit smesten izmedu paralelnih elektroda
odgovarajuce povrsine na jedinicnom medusobnom odstojanju. Ako je, na primer, koncentracija

rastvora 0,1 mol m >, ukupna zapremina rastvora u kojem se nalazi 1 mol je 10 m’, pa bi elektrode na

medusobnom rastojanju od 1 m, za ovu koli¢inu elektrolita, morale da imaju povrsinu 10 m*

Primer izraCunavanja molarne provodljivosti

Zadatak: 1zracunati molarnu provodljivost rastvora NaCl koncentracije 0,1 mol dm—3 cija je
specifi¢na provodljivost 1,667 Q™' m™ (0,01667 Q™' cm™).

Resenje: Deljenjem specificne provodljivosti sa koncentracijom dobija se:

- K 1,667 O 1m™1

- = 001667 Q! m? mol~*
C~ 01moldm—3 x 1000 m-mo

U ovoj jednacini koncentracija je pomnozena sa 1000, da bi bila izrazena u jedinicama [mol m™.
U praksi se molarna provodljivost &esto izrazava i u dimenzijama [Q™' cm® mol™']. Ove dimenzije
dobijaju se ako se specifi¢na provodljivost izrazi u [ cm™], a koncentracija u [mol cm ™). Stoga,
molarna provodljivost ispitvanog elektrolita je 166,7 Q™' cm” mol™". Uporedivanjem ovih rezultata
vidi se da se prelazak iz jedinica [2Q”' m* mol '] u jedinice [Q™" cm® mol™"] ostvaruje mnozenjem sa

10%

Za uporedivanje osobina razlicitih elektrolita molarna provodljivost je pogodnija od specificne

provodljivosti jer se uporeduje provodljivost iste kolicine elektroliticke komponente od 1 mola.



Deljenjem izraza za specificnu provodljivost jakog elektrolita sa koncentracijom jonskog jedinjenja

dobija se:
% =A=Fv, |z |luy + Fv_|z_|u_
sledi:
A=vidy +v_A
gde su:

Ay = Flz |uy 1 A_=F|z_|u_
Opve veli¢ine su pojedinacne molarne provodljivosti katjona i anjona. Iz jednacine (I1.78) vidi se da je
molarna provodljivost elektrolita zbir pojedinac¢nih molarnih provodljivosti pojedinih jonskih vrsta
pomnozenih odgovaraju¢im brojem molova.
Molarna provodljivost jona moze da se poveze s prenosnim brojem. S obzirom da je
transportni broj jednak koli¢niku jonske pokretljivosti postmatranog jona i sume jonskih pokretljivosti

katjona 1 anjona, uz uslov elektroneutralnosti jonskog jedinjenja dobija se (za katjon):

Ug v,

Cuptu. A

ty
Na osnovu ove jednakosti za elektroliticki rastvor sa jednom jonskom komponentom moze da se
napise:
A ! t. A i A ! t_A
= — 1 _=—t_
+ Vy + v_

Na primer, molarna provodljivost Cl™ jona u rastvoru CaCl, je:
Ac- = ! ta-4
a- =y "ta

S obzirom da, prema definiciji, molarnu provodljivost dobijamo tako $to specificnu

provodljivost podelimo sa koncentracijom, a da se ni u gore izvedenim izrazima ne javlja C, mogli



bismo da pretpostavimo da je molarna provodljivost nezavisna od koncentracije. To nije slucaj, kao

$to moze da se vidi na osnovu podataka datih u tabeli I1.9.

Tabela I1.9. Specificne i molarne provodljivosti vodenih rastvora KCI na 25 °C

C / mol m™ k/Q'm™ A/ Q' m*mol™
10° 11,19 0,01119
102 1,289 0,01289
10 0,1413 0,01413
1 001269 0,01469
107! 0,001489 0,01489

Zavisnost molarne provodljivosti od koncentracije

Prema izrazima izvedenim u prethodnom delu, molarna provodljivost ne zavisi od
koncentracije. Medutim, iz tabele I1.9, za rastvor KCI vidi se da postoji zavisnost od koncentracije,
mada ne u znacajnoj meri. Prema podacima iz tabele I1.10, i neki drugi elektroliti se slicno ponasaju.

Ima, medutim, primera kao sto je siréetna kiselina gde je ova zavisnost mnogo izrazenija.

Tabela I1.10. Molarne provodljivosti (™' m* mol™") vodenih rastvora nekih elektrolita na 25°C. Prvi

red predstavlja molarnu provodljivost pri beskonacnom razblazenju (C — 0).

A/ ' m?mol™

C / mol dm™ NaCl Nal HCl CH;COONa CH;COOH

0,0000 0,0126 0,0127 0,0426 0,0091 0,0390

0,0005 0,0124 0,0125 0,0423 0,0089 0,00677




0,001 0,01237 0,0124 0,0421 0,00885 0,00492

0,005 0,0121 0,0121 0,0416 0,00857 0,00229

0,010 0,0118 0,0119 0,0407 0,0084 0,00163

Molarna provodljivost, uopste uzev, raste sa smanjenjem koncentracije. Soli, neorganske
kiseline i baze spadaju u jake elektrolite 1 kod njih ovaj rast ocigledno nije znacajan. Znacajna promena
postoji kod sircetne kiseline koja je slab elektrolit. Ovi primeri pokazuju dvojaku zavisnost molarne

provodljivosti od koncentracije, od kojih se jedna odnosi na slabe, a druga na jake elektrolite.

Kod slabih elektrolita postoji znacajna zavisnost stepena disocijacije od koncentracije. Stepen
disocijacije blizak je nuli pri normalnim koncentracijama i tezi jedinici kad koncentracija tezi nuli
(beskonac¢no razblazenje). Zbog slabo izrazenih jon-jon medudejstava pri svim koncentracijama,
jonske pokretljivosti #: i #- jednake su pokretljivostima pri beskona¢nom razblazenju. Deljenjem
izraza za specificnu provodljivost slabog elektrolita sa koncentracijom, dobija se:

K
A= = Fa(vylz,|lul +v_|z_[u2)
Kad koncentracija spadne na nulu stepen disocijacije postaje jednak jedinici, pa je molarna
provodljivost pri beskona¢nom razblaZenju (4) data izrazom:

Ao = F(vilziud +v_|z_|u?)

Deljenjem prethodna dva izraza dobija se da je stepen disocijacije:



Izrazita zavisnost 4 od C u slucaju slabih elektrilita zapravo potice od zavisnosti @ od C. Neka
posmatrani elektrolit disosuje po jednacini MA — M" + A~ (na primer, CH;COOH — H" +

CH;COQ"). Izraz za kostantu disocijacije tada glasi:

_ [M*][A7]
T C—[MY]

K
gde je C stehiometrijska koncentracija elektrolita, a imenilac € — [M*] predstavlja koncentraciju
nedisosovanog elektrolita, tj. polaznu stehiometrijsku koncentraciju umanjenu za koncentraciju
disosovanih molekula. Koncentracija katjona i anjona moze da se izrazi pomocu stehiometrijske
koncentracije i stepena disocijacije: [A7] = aC i [M*] = aC. UnoSenjem ovih izraza u izraz za

konstantu disocijacije dobija se:

_aC-aC a?C? 3 a’C
T C—-aC C(l-a) 1l-—a

Ukoliko je koncentracija C relativno visoko, stepen disocijacije je blizak nuli, pa je:

Odatle sledi da pri visokim koncentracijama slabog elektrolita molarna provodljivost opada
proporcionalno sa C™'% Ova zavisnost vazi u oblasti koja je daleko od beskonaénog razblazenja, pa
je ekstrapolacija na nultu koncentraciju daje nepouzdane rezultate za molarnu provodljivost pri
beskonacnom razblazenju. Zbog toga se pribegava slede¢em postupku, koga su koristili Arenijus i
Ostvald jo§ 1887-1888 godine>'?. Ukoliko se izraz za konstantu disocijacije slabog elektrolita raspise

1 unese izraz za stepen disocijacije preko molarnih provodljivosti dobija se:

<(-3)=(G) ¢

koji preuredivanjem daje:



1
+——-CA

11
X A 22K

Ova jednacina se zove Ostvaldov zakon razblaZenja. Prema toj jednacini, kao u primeru na slici

I1.19, zavisnost K= ﬂlC} je pravolinijska, s nagibom 2_K u odnosu na osu AC i odseckom — na osi

z. Iz ova dva podatka, ocitana sa grafika, moze da se izracuna molarna provodljivost pri beskonacnom

razblazenju Ao, ali i konstanta disocijacije K. Ova metoda je zbog toga istovtemeno konduktomettijski
nacin odredivanja konstante disocijacije.

Molarne provodljivosti slabih elektrolita pri beskonacnom razblazenju mnogo se jednostavnije
odreduju na osnovu pravila nezavisnog putovanja jona, sabiranjem pojedinac¢nih jonskih
provodljivosti jona u sastavu elektrolita, posto se takvi podaci dobiju iz merenja provodljivosti i
prenosnih brojeva jakih elektrolita.
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Slika I1.19. Zavisnost1 /A=f{AC) rastvora sirCetne kiseline.

b) Jaki elektroliti



Jos 1897. Kolraus"” je ekspetimentalno pokazao da razblazeni rastvori elektrolita koji dobro
provode elektricnu struju ne slede Osvaldov zakon razblazenja, nego pravolinijski tok pokazuje
funkcija A=/(C'?). Tok funkcije se mogao prikazati formulom A=A—b VC, pa je njenom
ekstrapolacijom do C = 0 lako i sa velikom ta¢no$éu mogla da se odredi vrednost Ay (slika I1.20).

Ovakav tip zavisnosti provodljivosti od koncentracije naziva se u literaturi pravilo drugog korena.

130 —
T 120
g
< 1101 O
n
~ 100 — 1o
=
R =

0 : K
0.1 0.2 03 qr / (mol dm —3) 1/2
| |

0,0005 0,005 0,01 0,02 0,05 0,1 ¢/ mol dm

Slika I1.20. Molarna provodljivost vodenog rastvora NaCl na 25 °C u funkciji drugog korena

koncentracije (isprekidana linija). Donja skala prikazuje linearnu skalu koncentracija. Odstupanja
3

pravila drugog korena od eksperimentalnih tacaka javljaju se za koncentracije iznad 0,1 mol dm™.
Sustinsku razliku izmedu jakih elektrolita, koji slede Kolrausevo pravilo drugog korena, na
primer rastvora KCl i NaCl u vodi, i slabih elektrolita koji slede Ostvaldov zakon razblazenja, na
primer rastvora sircetne kiseline u vodi, pravilno je objasnio Bjerum 1908. godine!?. Bjerum je objavio
da je kod prvih konstanta elektroliticke disocijacije beskonacno velika, a kod drugih konac¢an bro;.
Kod jakih elektrolita uvek je & = 1, pa je molarna provodljivost data je sa:
A= Flvilzyluy +v_|z_|u_]
ili pri beskonacnom razblazenju, po jednacini (I1.83):

Ao = Flvilzyud +v_|z_|ul]



Stoga, A moze da se menja pri promeni koncentracije jedino zato §to pokretljivost zavisi od

koncentracije. Onzager!” je 1930. godine teortijski izveo pravolinijsku zavisnost /=£C'’?). Njegovo
objasnjenje se zasniva na predpostavci jonske atmosfere u jakim elektrolitima.

Ako je rastvor beskonacno razblazen, nema jon-jon medudejstava, tj. nema jonskih atmosfera.
Pokretljivost jona je tada najveca i molarna provodljivost ima najvecu vrednost, za ».= »-= 1:
Ao = Flzp|ul + Flz_|u®
U koncentrovanim rastvorima postoje jon-jon medudejstva i oko svakog jona stvara se jonska
atmosfera od suprotno naelektrisanih jona. Kad se elektrolit nade u elektricnom polju, odnosno ako
gradijent potencijala nije jednak nuli, joni se pokre¢u kako bi ponistili gradijent potencijala. U tom
kretanju svaki jon vuce sa sobom jonsku atmosferu, pa je njegov poluprecnik efektivno vedi od
kristalografskog radijusa. Njegova brzina, na osnovu Stoksove jednacine za silu viskoznog trenja,
manja je nego u beskonacno razblazenom rastvoru. Posto ovo kretanje jonskih aglomeracija podseca
na kretanje koloidnih cestica u elektricnom polju koje se zove elektroforeza, usporavajuce dejstvo
zbog uvecanog efektivnog radijusa nazvano je elektroforetski uticaj. Elektricno polje povlaci jonsku
atmosferu u suprotnom smeru od smera kretanja sredisnjeg jona. Pri kretanju jona jonska atmosfera
je asimetri¢na, tj. razvucena je u pravcu kretanja jona. U tom procesu jonska atmosfera nastoji da vrati,
tj. da relaksira, stanje sferne simetrije. Relaksacija jonske atmosfere utice na dodatno smanjenje jonske
pokretljivosti. Elektroforetski i relaksacioni uticaji koji slede iz Debaj-Hikelovog shvatanja jonske
atmosfere, mogu da se unesu u izraz za provodljivost kao dva negativna sabirka koji umanjuju

pokretljivost jona pti beskona¢nom razblazenju, u:
A =Flzy|(ul —uif —ul) + Flz_|(u® —u® —ul)
gde su:
wl —u —ut = u, i u —u¥ —ul =u_

Ovaj izraz moze da se preuredi na sledeéi nacin:



A=[F|zp|ud + Flz_|u®] — [F|Z+|uif + Flz_|[u¥| — [Flzy|u% + Flz_|u"]
tako da molarna provodljivost elektrolita date koncentracije moze da se izrazi kao molarna
provodljivost pri beskona¢nom razblazenju, umanjena za dva negativna sabirka koji poticu od dva
pomenuta uticaja:
A=2— (¢ +2")
Prvi korekcioni ¢lan, A7, moze da se proceni na osnovu Stoksove jednacine za viskoznu silu. Kada se
jon krece ujednaceno brzinom z, to znaci da je pokretacka sila elektricnog polja izjednacena s
viskoznom silom:
F, =F,

Kako su sila elektrostatickog privlacenja I, i viskozna sila I, date izrazima:

d¢

F, = ziea 1 F, = émnnv

njthovim izjednacavanjem dobija se:

d¢
Ziea = énnrv

a deljenjem ove jednacine gradijentom elektricnog potencijala, imajuc¢i u vidu definiciju jonske

pokretljivosti, dobija se:
zie = 67mriuief

gde je uie f pokretljivost jona zajedno sa okruzuju¢om jonskom atmosferom. Ako se radi lakseg

rac¢unanja pretpostavi da je ‘ e | = ‘ 3- | = z1 za radijus jona uzme debajevsko rastojanje, 7, dobija se:

ef _ Zi€ ’ZF2 5
o = —z2C
Ui 61N eRT”

u kojem se, umesto oznake jonske jacine, nalazi izraz:

1
IZZEZiZC:ZZC
i




pa stoga gustina ne figuriSe. Ovaj izraz moze da se preuredi na sledeci nacin:

N =

o Z7€F (2 1
u f = . <_) - C2
6mn \eRT

1 u konkretnom slucaju isti izraz vazi 1 za katjon i za anjon. Dalje, pokretljivost se prevodi u molarnu
provodljivost mnozenjem sa zF, 1 ako se dobijena vrednost pomnozi sa dva zbog toga sto u
provodljivosti uc¢estvuju katjoni i anjoni, dolazi se do vrednosti prvog korekcionog ¢lana koji se odnosi

na elektroforetski uticaj:

1
2

z3eF 2 1 1
A¢f = ( )-CZ=A-C2

37117. eRT

Konstanta A uzimu u obuzir tip elektrolita, parametre rastvaraca i temepraturu. Drugi korekcioni ¢lan
za vrednosti molarne provodljivosti zbog relaksacionog uticaja je daleko slozenije izvesti, pa je zbog

toga on, za obe jonske vrste zajedno, ovde dat samo u konacnom obliku:

1
2

2 1 1
(7) ofcr =202

fz3eF

7=
247eRT

gde je fkonstanta koja zavisi od tipa elektrolita i za 1-1 elektrolite iznosi 0,586. Ovaj korekcioni ¢lan
takode zavisi od drugog korena iz koncentracije, a kao ¢inilac sadrzi i 4. Konstanta B uzima u obzir
prirodu elektrolita, rastvaraca i temepraturu. Kombinovanjem dobijenih korekcionih ¢lanova dobija

S¢:

1
Z3eF2( 2 )7 fz3eF ( 2
eRT 24meRT \eRT

A B

1
Ag|C2
3nn ) 0

Ova jednacina naziva se Debaj-Hikel-Onzagerova jednacina. Oblik dobijene jednacine isti je kao
oblik koji je eksperimentalno nagao Kolraus (/=4—bVC), gde je konstanta b jednaka sumi u srednjoj

zagradi (b = A + B Ay). Vazenje jednacine (I1.89) se proverava izracunavanjem sabiraka 4 i B4, koji

ulaze u izraz za njen nagib 4, i uporedivanjem izracunatog sa eksperimentalno odredenim nagibom.



Rezultati izracunavanja za neke rastvarace dati su u tabeli I1.11. Brojne vrednosti u tabeli I1.11 daju
provodljivost u jedinicama [S ¢m® mol™'] ako je koncentracija u jedinicama mol dm™ (molarna

koncentracija), 2 B se mnozi sa 4, izrazenom u jedinicama [S cm” mol™].

Tabela I1.11. Koeficijenti Debaj-Hikel-Onzagerove jednacine za elektrolite tipa 1-1 na 25 °C

Rastvarad A/ S cm’mol M2 B/ M2
Voda 60.2 0.229
Metanol 1561 0.923
Propanol 32,8 1,63

Na slici I1.21 dati su uporedo dijagrami dobijeni racunski i eksperimentalno za neke vodene
rastvore jakih elektrolita. Slaganja su dobra za razblazene rastvore, do koncentracija od oko 0,01 M,
do kojih obi¢no vaze rezultati Debaj-Hikelove teorije. U primerima datim na slici vidi se da na visim
koncentracijama dolazi do odstupanja eksperimentalnih vrednosti od teorijski predvidenog toka.
Odstupanja eksperimentalnih vrednosti provodljivosti u odnosu na teorijski ocekivane u oblasti visih
koncentracija u slucaju jakih elektrolita u rastvaracima visoke dielektricne konstante po pravilu su
pozitivha. Da bi se ovakva odstupanja matematicki opisala i Debaj-Hikel-Onzager jednacina time

prilagodila za oblast visih koncentracija, dodaje joj se ¢lan koiji je linerana funkcija koncentracije, tako

da ona poprima oblik:
1
A=Ay —bC2+cC

gde je ¢ empirijska konstanta.
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Slika I1.21. Zavisnost A=f{C'%) za vodene rastvore nekih elekrolita na 25 °C (isprekidane linije).

Prave linije dobijene su racunski po Debaj-Hikel-Onzagerovoj jednacini. Odstupanja teorije od

eksperimentalnih podataka se javlja pti koncentracijama veéim od 0,1 mol dm™, §to je priblizno

gornja granica primenljivosti Debaj-Hikelove teorije.

Uticaj jonskih asocijacija na provodljivost jakih elektrolita

Jaki elektroliti u rastvorima nize dielektricne permitivnosti u oblasti manjih koncentracija ¢esto
pokazuju brzi pad provodljivosti nego sto predvida jednacina Onzagera. Bjerum je 1926. ponudio
objasnjenje za negativna odstupanja od jednacine Onzagera.”” On je uvideo da su polazne
pretpostavke Debaj-Hikelove teorije pri porastu koncentracije i smanjenju dielektricne konstante
manje primenjive. Naime, pri porastu koncentracije dolazi do sparivanja katjona i anjona u jonske
parove, $to onemogucuje njthovo ucesce u provodljivosti. Spareni joni su parovi anjon-katjon koji su
se priblizili na rastojanje manje od nekog kriticnog rastojanja, koje predstavlja jedan od parametara
posmatranog rastvora. Sparivanje jona, pored elektroforetskog i relaksacionog efekta, dodatno
smanjuje provodljivost elektrolita. Osim toga mora da se uzme u obzir promena koeficijenata
aktivnosti sa koncentracijom. Uticaji jonskih asocijacija i jonskih aktivnosti na provodljivost mogli su

da se uvedu preko konstante disocijacije jonskih parova koja je, za binarni elektrolit, izrazena u obliku:



gde je C koncentracija, a stepen disocijacije jonskih parova i /A srednji jonski koeficijent aktivnosti za
koncentraciju izrazenu kao molaritet (koji moze da se izracuna iz Debaj-Hikelovog zakona). Stepen
disocijacije predstavlja odnos broja nesparenih jona i broja ukupno prisutnih molekula. Bjerum je dao

1 teorijsku procenu vrednosti konstante disocijacije:

1 41N, [|zzi|e?\ [P
—= A<—|1]| )f ey *dy
2

K~ 1000\ kT
gde je
_ zze?
Y= T ekTr
funkcija medujonskog rastojanja 7, a & je dato sa:
_ |zizle?
~ ekTa

gde je a radijus jona, a odredeni integral u gornjoj jednacini moze da se nade kao tabelarna vrednost
parametra j.

Sidlovski® je 1938. godine dao priliéno jednostavnu konduktometrijsku metodu za
odredivanje 4 i K. Ona se zasniva na jednacini Onzagera koja je izmenjena unoSenjem stepena

disocijacije, na sledeci nacin:
A
A=aly—B (—) (aC)1/?
Ao

Unosenjem konstante disocijacije jonskih parova prema izrazu koji je dao Bjerum, posle preuredivanja,
dobija se:

1 1 CAMEK

=—+
AS(g) A A

S(9)

S(g) je skraceni izraz za sledecu funkciju:



211/2)?
S(g)z{%+[1+gT }

u kojoj je promenljiva g funkcija koncentracije 1 molarne provodljivosti 1 ima oblik:
_ B

9g _Ag/z

(CH/?

Polazna priblizna vrednost 4 potrebna za crtanje grafika ili dobijanje tabele S(9) = /C) pomocu
parametra ¢ moZe da se nade u obliku za koji je Sidlovski nasao da se vrlo malo menja s

koncentracijom:

A+ AVC
" 1-BVC

gde se za konstante .4 1 B primenjuju vrednosti koje slede iz Debaj-Hikel-Onzagerove jednacine.
Primenom ove teorije moguce je grafickim putem doéi do vrednosti konstante disocijacije jonskih
parova. Grem, Kel i Gordon su ovaj postupak primenili za ispitivanje zavisnosti molarne
provodljivosti od koncentracije LiCl, NaCl i KCl u etanolu®.

Fuos i Kraus su u nizu radova®?* koristili izmenjenu funkciju raspodele jona u elektrolitickim
rastvorima, koja uzima u obzir i uticaj stvaranja jonskih parova, ali i pozitivha odstupanja
provodljivosti u oblasti vish koncentracija. Oni su za molarnu provodljivost jakih elektrolita predlozili
slededi izraz:

A =2y — B(aC)Y? + E(aC)log(aC) + ] (aC) — K(aC)f?
Konstanta B istog je porekla kao i konstanta / u Kolrausevom zakonu, odnosno Debaj-Hikel-

Onzagerovoj jednacini, dok su E i | nove funkcije parametara sistema, a nacin njihovog izracunavanja

dat je u originalnoj literaturi.**>"

Kod primene ove jednacine konstanta disocijacije K ra¢una se po
jednac¢ini Bjeruma ili se odreduje po postupku Sidlovskog na osnovu eksperimentalnih parova

vrednosti §(9) =(C). Polazna vrednost 4 dobija se po gornjoj jednacini Sidlovskog. Potom, iterativhom

metodom najmanjih kvadrata tada se dolazi do najbolje vrednosti 4. Zbog veceg broja parametara,



primena gornje jednacine bila je prakticno nemoguca do pojave prvih elektronskih racunara. Tada je
Kej® objavio prvu verziju programa za izracunavanje provodljivosti u zavisnosti od koncentracije
pomocu jednacina navedenih oblika. Opsirni revijski pregled literature o istorijskom razvoju teorije
provodljivosti jakih elektrolita dao je Zistis®, ukljucujuéi i vlastiti doptinos usavrsavanju teorije Fuosa

1 Krausa.

Zavisnost provodljivosti od temperature, radijusa jona, viskoznosti sredine i prirode
elektrolita

a) Zavisnost provodljivosti od temperature

Za razliku od elektronskih provodnika (metala), provodljivost elektrolita raste s porastom
temperature. U nekom malo temperaturskom intervalu AT oko posmatrane temperature T ta
zavisnost moze da se prikaze polinomom:

A =2r(1 + aAT + B(AT?))

gde je Ay molarna provodljivost posmatranoj temperaturi. Medutim, ova funkcionalna zavisnost ne
govori nista o prirodi odnosno mehanizmu jonske provodljivosti. Jasno je da u elektrolitima prilikom
uspostavljanja elektricnog polja dolazi do kretanja jona. S obzirom da u tecnoj fazi postoji lokalna
uredenost, premestanje jona sa jednog ravnoteznog polozaja u drugi zahteva reorganizaciju molekula
rastvaraca koji okruzuju jon. U slucaju c¢vrstih elektrolita, kretanje vakancija ili jona takode zahteva
odredenu reorganizaciju okolnih jona u kristalnoj resetci pre uspostavljanja sledeceg ravnoteznog
stanja. Stoga, provodljivost se moze shvati i kao proces koji zahteva energiju aktivacije za prelazak
jona iz polaznog u novo ravnotezno stanje. Zbog toga zavisnost molarne provodljivosti od

temperature moze da se predstavi funkcijom Arenijusovog tipa:

_Ex
A =Ae RT



Energija aktivacije za proces provodenja, 4, ne menja se mnogo s porastom temperature. Zbog toga,
za male intervale temperatura, zavisnost Ind = AT™") predstavlja pravu, a njen nagib ima vrednost
—E4/R. Ova jednacina primenjiva je za sve elektrolite u odredenom opsegu temperatura. Izrazite
promene nagiba funkcije In4 = AT™") kod évrtih elektrolita su jasna indikacija fazne transformacije, ili

prelaska iz jedne u drugu kristalnu formu ili topljenje.

Zavisnost provodljivosti od kristalografskog radijusa jona

Zavisnost provodljivosti od kristalografskog radijusa jona moze da se nade iz uslova da je, pri
ujednac¢enom kretanju jona pod uticajem gradijenta potencijala, elektricna sila uravnotezena silom
trenja. Ako se sila trenja izrazi Stoksovom jednacinom, u kojoj su kristalografski radijus, 71 brzina jona

2, pa se dobijena jednakost podeli gradijentom elektri¢nog polja (videti odredivanje #/u prethodnom

odeljku), dobija se:
zje = 6énrinu;
odnosno:
w = zie
" emnr

Ova jednacina predvida da je, pri stalnom koeficijentu viskoznosti sredine, jonska pokretljivost
obrnuto srazmerno jonskom radijusu. Medutim, ako se provodljivosti iz tabele I1.8 predstave u
zavisnosti od kristalografskog radijusa, kao sto je to ucinjeno u tabeli I1.12, primecuje se da ocekivana
pravilnost ne postoji. Polazedi od Li" kao jona s najmanjim radijusom, pokretljivost, suprotno
ocekivanju, raste s povecanjem radijusa. HsO" (hidronijum jon - oblik u kojem postoji vodonic¢ni jon
u vodenom rastvoru) ima isti radijus kao K7, ali za red veli¢ine veéu pokretljivost. Zapravo, proton u
vodi gradi niz kompleksnih struktura sa okolnim molekulima, pa je izrazita pokretljivost na prvi pogled

iznadujuca. Za niz katjona alkalnih metala tabela I1.12 pokazuje da za izracunavanje jonske



pokretljivosti u vodenim rastvorima nisu primenjivi kristalografski radijusi. Moraju da se primenjuju
radijusi hidratisanih jona, podrazumevaju¢i da je radijus hidratisanog jona obrnuto srazmeran
kristalografskom radijusu (ili generalno radijusi solvatisanog jona). Uz ovu pretpostavku gornja
jednacina koristi se kao jedna od metoda za odredivanje radijusa solvatisanih jona u elektrolitickim
rastvorima. Medutim, velika pokretljivost hidronijum jona, a to vazi i za hidroksilni jon, nikako ne
moze da se uskladi sa datom jednac¢inom. Ocigledno je da se kretanje hidronijum i hidroksilnog jona
ne odigrava po istom mehanizmu po kojem se kre¢u ostali joni. O tome e biti jos rec¢i u narednom

tekstu.

Pokretljivosti jona u vodenim rastvorima na 25 °C u zavisnosti od kristalografskog

radijusa () i radijusa hidratisanog jona (nia)

jon £ / nm finia / nm 7/ mPst V!
H,0" 0.133 0.280 3.625%10
i 0.06 0382 401x10°°
Na* 0,095 0,352 5,193x107"
K 0.133 0331 7.62x10°°
NH," 0.148 0331 761x10°°
CI 0,181 0,332 7.91x107®
OH" 0176 0.300 2.05%10

Prema jednacinama izvedenim u prethodnom odeljku, pokretljivost je obrnuto srazmerna
koeficijentu viskoznosti sredine. S obzirom da je molarna provodljivost pojedinacne jonske vrste

direktno povezana sa jonskom pokretljivoséu, sledi da je:



Fz%e

6mnny

Ai = Flzi|u; =

pa prema tome isto vazi i za molarnu provodljivost datog jonskog jedinjenja. U razlicitim sredinama
sve veli¢ine su stalne, osim dinamickog koeficijenta viskoznosti, pa sledi da je:
A -1 = const.

Ova jednacina zove se Valdenovo pravilo®” i uglavnom se potvrduje u praksi.

Anomalna provodljivost vodenih rastvora kiselina i baza

Joni H" i OH™ imaju pokretljivosti za red velicine veée od ostalih jona sli¢nih radijusa (tabela
I1.12). Jake neorganske kiseline 1 baze zbog toga pokazuju upadljivo vece molarne provodljivosti od
ostalih jonskih jedinjenja. Bernal i Fowler® su anomalnu pokretljivost H3O" jona objasnili $tafetnim
mehanizmom kretanja H" jona kroz vodeni rastvor. Trenutno je u literaturi koriséen i naziv Grotus
mehanizam ili strukturna difuzija. U vodenim rastvorima hidratisani proton se najcesée razmatra u
formi hidronijum jona, ali se zapravo formiraju znatno komplikovanije strukture poznate kao Zundel
jon (Hs0.") i Eigen jon (HoOs" ili (H;0)"(H20)s3). Ove strukture se formiraju nizom voodni¢nih veza
§to znaci da su atomi kiseonika iz susednih molekula vode poravnati, a proton moze direktno da se
razmeni izmedu ovih molekula, ¢ime dolazi do kretanja H' u elektrolitickom rastvoru. Posmatrajudi
uproséeno, kretanje se svodi na izmenu protona izmedu jona HsO" i susednog molekula H,O,
pretezno u smeru privlacnog dejstva elektricnog polja (slika II.NEW3). Na ovaj nacin joni se ne
kre¢u na klasicni nacin, dugim putanjama, i zbog toga trpe daleko manje usporavajuce dejstvo
viskoznosti sredine. Slican mehanizam provodljivosti moze da se pripise i hidroksilnom jonu u

vodenom rastvoru, od ¢ega potice prilicno visoka provodljivost jakih neorganskih baza.
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Slika IT.NEWS3. Stafetni mehanizam provodenja H;O" jona

Spoti stupanj ovih procesa, koji zahteva energiju aktivacije, moze da bude samo preskakanje
protona, ali i rotiranje molekula vode do polozaja pogodnog za primanje protona. Eksperimentalno
ne moze da se odredi koji je od ova dva uticaja preovladujuci. U svakom slucaju, velika pokretljivost
pokazuje da je energija aktivacije ove vrste kretanja daleko manja od energije aktivacije za izmenu
ravnoteznog polozaja pri kretanju jona na klasican nacin, kretanjem kroz rastvor na velikim

rastojanjima.

Primena konduktometrije

Prema izrazima koji su izvedeni do sada, specificna provodljivost zavisi od koncentracije, pa
na osnovu merenja provodljivosti moze da se prati promena koncentracije jonskih vrsta u rastvoru,
ako se, na primer tokom neke hemijske reakcije, javlja promena hemijsog sastava. Za jako razblazene
rastvore, ako poznajemo hemijski sastav, jonske porektljivosti se mogu smatrati jednakim jonskim
pokretljivostima pri beskonacnom razblazenju, pa u tom slucaju na osnovu merenja provodljivosti

mozemo da odredimo koncentracije jonskih vrsta.



a) Primena u analiticke svrhe

Merenjem provodljivosti mogu da se odreduju koncentracije baze ili kiseline
konduktometrijskom titracijom. Zavrsna tacka titracije, umesto pomocu klasicnog indikatora,
odreduje se pracenjem provodljivosti rastvora tokom titracije.

Primer: titracija HCl pomo¢u NaOH

Aparatura je identicna sa onom za klasi¢nu titraciju, s tim da nema bojenog indikatora nego se
u rastvor uranjaju elektrode za konduktometrijsko merenje ili sonda konduktometra. Meri se ili otpor
rastvora ili direktno specificna provodljivost, a titraciona kriva je zavisnost recipro¢ne vrednosti otpora
ili specifi¢ne provodljivosti od zapremine dodatog titracionog sredstva. Na pocetku titracije u rastvoru
se nalazi ekvivalentni broj brzih H" i spotih Cl™ jona (videti tabelu I1.8). Kao titraciono stedstvo
dodaje se dodaje se rastvor NaOH. NaOH disosuje na Na"i OH", od kojih su prvi relativno spori,
dok su hidroksidni joni izuzetno pokretni. OH™ joni reaguju sa H' i daju nedisosovane molekule H,O,
a u rastvoru ostaju Na* i Cl” joni. Provodljivost rastvora opada jet se tako u analiziranom rastvoru
brzi joni H' zamenjuju sporim Na® jonima. Kad se prede zavr$na tacka titracije, daljim dodavanjem
NaOH raste koncentracija brzih OH™ jona, pa provodljivost brzo raste. Iz preseka opadajuceg i
rastuceg dela titracione krive odreduje se zavrsna tacka titracije (slika I1.22).

Konduktometrijski mogu da se izvode i drugi tipovi titracija, kao na primer talozna titracija
AgNO;s + NaCl - Na" + NO; + AgCLL, za koju inac¢e nema pogodnog hemijskog indikatora. U
pocetku titracije Ag" joni se uklanjaju, ali se pti tome zamenjuju jonima Na" slicne pokretljivosti, pa
se provodljivost rastvora ne menja. Posle zavt$ne tacke u rastvoru nema vise Ag” jona. Daljim
dodavanjem rastvora NaCl raste koncentracije NaCl i provodljivost linearno raste. Zavr$na tacka
dobija se kao presek polaznog horizontalnog i zavr$nog linearno rastuceg dela funkcije »= A1 nac)

(slika I1.22).
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Slika IT1.22. Titraciona kriva konduktometrijske titracije jake kiseline jakom bazom (levo) i titraciona
ktiva za taloznu titraciju Ag" sa Cl. Titraciona kriva je provodljivost (ili recipro¢na vrednost otpora)
u funkciji broja mililitara titracionog sredstva, a zavrsna tacka titracije se odreduje u preseku dva

linearna dela pre i nakon zavrsne tacke.

b) Konduktometrijsko odredivanje jonskog proizvoda vode

Jonski proizvod vode je po definiciji proizvod ravnoteznih koncentracija vodoni¢nih i
hidroksilnih jona u ¢istoj vodi, Ky, = [H*][OH™]. Disocijacija H>O je slabo izrazena ali je, uprkos tome,
provodljivost vode eksperimentalno merljiva velicina. Na osnovu izraza za specificnu provodljivost,
uz napomenu da je koncentracija disosovanih molekula jednaka je koncentraciji katjona 1 anjona C =
Cy+ = Coy-, sledi:

K= FC(ug+ + ugH—)

U ovoj jednacini ne javljaju se valencija i stehiometrijski broj jona jer su jednaki jedinici. Iz prethodne
jednacine sledi da je koncentracija disosovanih molekula, odnosno koncentracija katjona ili anjona:

K

C =
F(u(})ﬁ + ugH—)

Za odredivanje koncentracije slobodnih jona prema ovoj jednacini potrebno je da se
cksperimentalno izmeri specificna provodljivost » dobro prec¢iséene vode. Merenjem prenosnih
brojeva ili jonskih pokretljivosti u rastvorima kiselina i baza nekom od standardnih metoda (Hitrofova

ili metoda pokretne granice) odrede se ups+ i udy-. Provodljivost najéistije vode na 25°C je



5,5X107° Q7" m™, dok su podaci za jonske pokretljivosti vodoni¢nog i hidroksilnog jona na istoj
temperaturi date u tabeli I1.8. UnoSenjem ovih vrednosti u poslednju jednacinu dobija se da je
C =10""mol dm™, a kvadrat ove vrednosti daje K= 1X10""* mol* dm . Ako se sve potrebne veli¢ine
izmere na vise temperatura moze da se dobije funkcionalna zavisnost jonskog proizvoda vode od

temperature. Tabela I1.12 prikazuje jonski proizvod vode na nekoliko temperatura.

Tabela I1.12. Vrednosti jonskog proizvoda vode na nekoliko razli¢itih temperatura

0/ °C K, x10" mol’ dm™
0 0,113
10 0,292
25 1,00
40 2,917
50 5,475

c) Merenje proizvoda rastvorljivosti teSko rastvorne soli

Proizvod rastvorljivosti definise se kao proizvod jonskih koncentracija stepenovanih vlastitim
stehiometrijskim koeficijentima, u zasiéenom rastvoru tesko rastvorne soli. Zbog male rastvorljivosti
re¢ je o vrlo malim koncentracijama, pa su jonske pokretljivosti jednake onima pri beskonacnom
razblazenju. Merenjem specificne provodljivosti zasi¢enog rastvora na datoj temperaturi moze da se
vtlo ta¢no meri koncentracija rastvorene soli ako je ona potpuno disosovana i da se nadu tabli¢ni

podaci za jonske pokretljivosti. Koncentracija soli data je sa:

K K

1 vidy VoA



Na osnovu hemijskog sastava i koncentracije soli lako se izracunaju koncentracije katjona 1
anjona. Iz tih podataka izracunava se proizvod rastvorljivosti. Ako je merena vrednost specifi¢ne
provodljivosti vrlo mala ona mora da se popravi zbog uceséa samog rastvaraca u provodljivosti
rastvora.

Primer odredivanja proizvoda rastvorljivosti:
Merenjem provodljivosti zasi¢enog rastvora AgCl nadeno je da je specificna provodljivost
% =1,865x10"* Q" m". Iz tablica su nadene molarne provodljivosti Ag* i Cl” jona pa je izra¢unata
molarna provodljivost AgCl:

Mgt +A%- = 0,01383 Q~'mol ™" m?

Sledi da je koncentracija AgCl u zasi¢enom rastvoru iznosi:

c=X_ S8 — QR R AU 07 i 131 % 102 mol m=3 = 1.31 X 10~5 mol dm™=3
A 0,01383 Q~mol-! m? = molm™ = 1, mol dm

gde je 5,5X107° Q™' m™' popravka zbog provodljivosti vode. Koncentracija soli upravo je jedna sa
[Ag'] i [Cl]. Otuda je proizvod rastvotljivosti Lagc::

Lagar = [Ag*][CI7] = 1,72 x 107'° mol® dm™~°

Kinetika hemijske reakcije moze da se ispituje konduktometrijski, ako u hemijskoj reakciji
nastaju ili se trose joni. Primena ove metode prikazana je na primeru hidrolize estra:

R,COOR, + Na* + OH™ - Na* + R,CO0~ + R,0H

a-x b-x x x

Polazna smesa je vodeni rastvor sa « mol dm™ estra i # mol dm™> NaOH. Kad se iz estra i NaOH

3

nagradi x mol dm™ natrijumove soli kiseline, onda u rastvoru ostaje (#—x) mol dm™ estra i

(b—x) mol dm ™ NaOH. Brzina ove reakcije data je izrazom:



d_x =k(a—x)(b—x)

dt
gde je £ konstanta brzine. Specifi¢na provodljivost polazne smese je, odredena brojem molova NaOH
kao jedine elektroliticke komponente:

Ke=o = b(ANa+ + don-)
Posle izvesnog vremena 7 provodljivost je odredena koncentracijama i molarnim provodljivostima
svih elektrolitickih ucesnika u reakciji:

Ke = bAna+ + (b — X)Aon- + XA, coo-
ili
ke = b(Ana+ + Aon-) — X(Aon- — Ar,co0-)

Posto je prvi sabirak s desne strane ove jednacine jednak ky—g, a zbir u zagradi drugog sabirka stalan i

razli¢it od nule, moze da se pise:

Ko — K¢ Ko — K¢
x = =
/101.[— - )IRlCOO_ const.
Prvi izvod x po 7 predstavlja brzinu reakcije:
dx 1 dx;
dt  const. dt

pa sledi da je brzina reakcije u bilo kom trenutku njenog odigravanja srazmerna negativhom nagibu

tunkcije k; = f(#) u posmatranom trenutku.

Prenos mase zbog gradijenta koncentracije

Do uspostavljanja koncentracionog gradijenta u elektrolitickim rastvorima dolazi iz vise
razloga. Na primer, unosenjem cvrste jonske soli u rastvara¢ dolazi do njenog rastvaranja. Dok traje
rastvaranje, koncentracija rastvora uz povrsinu ¢vrste faze stalno je veca nego u dubini rastvora. Zbog

toga postoji stalno kretanje mase rastvorene supstance ka dubini rastvora. Drugi primer jeste



odigravanje elektrolize u elektrohemijskoj éeliji. Ako je struja elektrolize dovoljno velika, sloj elektrolita
uz povrsinu elektrode stalno je siromasniji vrstom koja se tokom elektrolize trosi, pa se vrsta koja se
trosi krece iz dubine rastvora ka povrsini elektrode
Koncentracija neke hemijske vrste u rastvoru, preko njene aktivnosti, 2 = f(C), odreduje njenu
parcijalnu molarnu slobodnu energiju (hemijski potencijal):
u=u’+RT Inag;
Ako je koncentracija i-te komponente u dve tacke elektrolita razlicita, razliciti su i hemijski potencijali
iste vrste, f4, pa postoji gradijent hemijskog potencijala te komponente. Kvantitativna veza izmedu
gradijenta hemijskog potencijala 1 gradijenta koncentracije moze da se nade diferenciranjem hemijskog

potencijala po rastojanju:

dyy R dlna; RT dg;
dx dx a; dx

U uslovima stalne jonske jacine, kad su prema stalni i koeficijenti aktivnosti, ovi mogu da se krate, pa
prethodna jednacina dobija sledeci oblik:

d‘Lli dlnai RT dCl

— =R -
dx dx C; dx

Zakoni difuzije

Zakoni difuzije matematicki opisuju tok mase usled gradijenta koncentracije. Matematicke
forme prvenstveno zavise od toga da li je difuzija stacionarna ili ne, odnosno da li tokom vremena
dolazi do promene koncentracionih gradijenata. Pored toga, oblik jednacina zavisi i od toga kakva je

geometrija prostornih domena u kojima dolazi do difuzije.

Stacionarna difuzija



Ako se u rastvoru uspostavi koncentracioni gradijent neke i-te komponente koji se ne menja s

vremenom, javlja se i tok mase srazmeran gradijentu, koji takode ne zavisi od vremena:

dc;
Jia = —Di—

tdx

Ova jednacina u literaturi, prema autoru, nosi naziv I Fikov zakon. I Fikov zakon je inicijalno
postuliran, a u literaturi se mogu naci primeri izvodenja koji su bazirani na analizi verovatnoce prenosa
mase u uslovima stacionarnog koncentracionog gradijenta. Protok mase uslovljen stacionarnim
gradijentom koncentracije zove se stacionarna difuzija, jer se odigrava u stacionarnim, vremenski
nepromenljivim uslovima. Negativni predznak s desne strane jednacine znaci da je protok usmeren
suprotno od gradijenta, tj. supstancija se kreée u smeru opadajuce koncentracije. Konstanta
srazmernosti D; zove se difuzioni koeficijent posmatrane vrste. Dimenzije difuzionog koeficijenta
mogu da se izvedu iz odnosa dimenzija toka mase i koncentracionog gradijenta i date su sa [m* s™'].
Makroskopski posmatrano, difuzioni koeficijent moze da se definise kao broj molova i-te vrste koji za
jedini¢no vreme (1 s) prode kroz zamisljenu povrsinu u elektrolitu jedini¢ne velicine (1 m®) normalnu
na smer toka mase, u uslovima jedini¢nog gradijenta koncentracije. Drugim re¢ima, difuzioni
koeficijent jednak je fluksu pri jedinicnom gradijentu koncentracije.

Ako se koncentracioni gradijent izrazi preko gradijenta hemijskog potencijala, dobija se sledeci

izraz za difuzioni tok mase:

J; =_Dici%
id RT dx

Na osnovu ove jednacine vidi se da glavni uzrok prenosa mase, u stvari, razlika parcijalnih molarnih

slobodnih energija posmatrane komponente u dve razli¢ite tacke rastvora.



Nestacionarna difuzija

U praksi se koncentracioni gradijent cesto menja sa vremenom. Primer za to moze da bude
elektroliza strujom promenljive jacine. Komponenta koja se trosi elektrolizom, vremenom menja
odnos koncentracija pri elektrodi i u dubini rastvora. Ako je koncentracioni gradijent funkcija
vremena difuzija se odigrava u nestacionarnim uslovima i zbog toga se zove nestacionarna difuzija.
Do jednacine koja povezuje koncentraciju, vreme i prostornu koordinatu u uslovima nestacionarne
difuzije moze da se dode na sledeéi nacin.

Posmatrajmo cev jedini¢nog poprecnog preseka .4 ispunjenu rastvorom u kojem se odigrava

nestacionarna difuzija usmerena duz ose cevi (slika I11.23).

- - aJ

x+A.X'\\ ______________ __,]+aAX

Slika I1.23. Prikaz planarne nestacionarne difuzije

Kroz povrsinu preseka u polozaju x tok mase je J, a kroz povrsinu preseka u polozaju x+Ax

tok je J+AJ. Protoci su razliciti u dva razli¢ita polozaja zbog nestacionarne prirode procesa. Broj

molova koji u intervalu vremena dz kroz povrsinu preseka u polozaju x; ude u posmatranu zapreminu



AAx, na osnovu definicije fluksa, iznosi 7 =].Adz Broj molova koji napustaju posmatranu

zapreminu kroz povrsinu preseka u polozaju x+Ax za isti vremenski interval iznosi:

n, = (] + g—iAx) AAt

Razlika m—n, predstavlja visak broja molova koiji se nakupi u posmatranoj zapremini AAx za
vreme Az

4]
ny —n, = ACAAx = JAdt — (] + éAx) Adt

Sredivanjem ove jednacine, prelaskom na infinitezimalne promene koncentracije, dobija se jednacina
kontinuiteta:

oc 9]
ot  0Ox

Dalje, kako je iz zakona stacionarne difuzije prvi izvod fluksa po prostornoj koordinati:

aJ _09%*C
ox  0x2

kombinovanjem ove dve jednacine dobija se se jednacCina nestacionarne difuzije:

oc 9C

ot oxz
To je parcijalna diferencijalna jednacina drugog reda. Ova jednacina se u literaturi zove i II Fikov

zakon.

Planarna, radijalna i sferna difuzija
Ako je koncentracija neke komponente neujednacena duz jedne, dve ili duz sve tri prostorne
koordinate, koncentracioni gradijent je usmeren ka jednoj, dve ili ka sve tri prostorne dimenzije (slika

ILNEW4).



Planarna difuzija Radijalna difuzija Sterna difuzija

Slika II.NEW4. Planarna, radijalna 1 sferna difuzija (shematski prikaz). Gradijent boje prikazuje

gradijent koncentracije difundujuce vrste.

Tada se govori o planarnoj, radijalnoj (aksijalnoj, cilindri¢noj) ili o sfernoj difuziji. Prethodno
izvedena jednacina za nestacionarnu difuziju posmatra promenu koncentracionih gradijenata duz
samo jedna prostorne koordinate, dok su duz ostalih prostornih koordinata koncentracioni gradijenti
konstanti u vremenu, pa se ovaj tip difuzije naziva planarna difuzija. Planarna difuzija moze da se
desava ako se koncentracioni gradijent ostvaruje elektrodnom reakcijom. Uslov za planarnu difuziju
je da povrsina elektrode bude ravna i 100 puta veca od debljine sloja elektrolita unutar kojeg se
debljini sloja elektrolita unutar kojeg se ostvaruje razlika koncentracija, a duzina veéa bar 100 puta,

difuzija je radijalnog tipa. Kod radijalne nestacionarne difuzije vazi:

ac b <626(r, t) N 1ac(r, t)>

at or? r or
Najzad, ako je povrsina elektrode sferna, s poluprecnikom bar 100 puta manjim od debljine

do koje se prostire razlika koncentracija, difuzija moze da se opise jednacinom sferne difuzije:

oc _ (9°C(rt)  29C(r 1)
at or? r or

Primer primene jednacine nestacionarne difuzije



U zamisljenom eksperimentu, u dugacku epruvetu s rastvorom na koncentracije C* u
momentu 7= (), sipa se Cisti rastvara¢ (C=0), tako da granica rastvarac | rastvor ostane o$tra. Neka se
x-osa koordinatnog sistema u kom posmatramo difuziju poklapa sa osom epruvete i neka je polozaj
granice rastvarac | rastvor oznacen sa xi. Neka za tacku u rastvoru vazi x <0, a za tacku u rastvaracu
vazi x> 0. U ovom eksperimentu, zbog razlike koncentracija dolazi do kretanja rastvorene supstancije
iz oblasti rastvora u oblast rastvaraca kroz granicu ove dve oblasti, planarnom difuzijom. U ma kojoj
tacki u posmatranom sistemu, koncentracija je, ocigledno, funkcija polozaja xi vremena # C= f(x, 7).
Zbog toga se raspodela koncentracija duz ose x menja s vremenom i u dvodimenzionom
koordinatnom sistemu C'=f(x) moze da se prikaze samo za neko dato vreme £ Na slici 11.24
prikazani su ovi dijagrami za pocetno vreme #= 0 1 za neko vreme 7> 0. Vrednosti tekucih koordinata
C, t1 x koje opisuju stanje sistema zovu se granicni uslovi. Tako u polaznom momentu, kad je granica
dve tecnosti tek uspostavljena, vazi:

@) t=0

(i) C=0zax>0

(iif) C=Crzax<0
Na slici I1.24 prikazana je ova situacija (posebno naznaceni slucaj # = 0). Zbog koncentracionog
gradijenta koji je za 7= 0 u polozaju x= 0 beskonacno veliki (jer se promena koncentracije desava na
beskonacno malom rastojanju), dolazi do brzog prenosa mase iz oblasti rastvora u oblast rastvaraca,
pa se u nekom trenutku, #> 0, stanje sistema opisuje slede¢im granicnim uslovima:

@) >0

(i) C— C*fzax—> —©

(iii) C— 02zax— +oo
Uslov (i) za # >0 implicitno podrazumeva da je rastvor beskonac¢no veliki izvor posmatrane vrste i da

¢e na beskona¢noj udaljenosti od granice sa rastvaracem concentracija ostati C*.



Slika II.24. Zavisnost koncentracionog gradijenta i koncentracije 1 od rastojanja kod
jednodimenzione nestacionarne difuzije (duz x-ose). U trenutku # = 0 koncentracioni gradijent je
beskonacan i postoji jasna granica izmedu rastvora i rastvaraca u ravni x = 0. Gradijent boje upravo

prikazuje prostorne domene u kojima se prostire koncentracioni gradijent.

Resavanje jednacine nestacionarne difuzije za date grani¢ne uslove, klasicnim metodama ili metodom

Laplasovih transformacija (Prilog I) daje slededi rezultat:

X
C * 2 2+/Dt 2
C=—|1+— f e ¥ d
2 \" " Vw ), Y
Drugi sabirak u zagradi zove se Gausov integral greske. U njemu se javlja funkcija normalne raspodele

slucajne velicine y:

2

1 vy
P(y) =E€ 2

§to govori da difuzija podleze zakonima verovatnoce. Resenje jednacine nestacionarne difuzije
povezuje koncentraciju difundujuée supstancije sa rastojanjem i vremenom. Njen graficki prikaz, za

razli¢ita vremena, predstavljen je drugom kolonom na slici I1.24. Prvi parcijalni izvor zavisnosti C od



prostorne koordinate i vtemena po prostornoj koordinati daje koncentracioni gradijent koiji je takode

aoC c* _x?
—_— = ——©¢ 4Dt
0x 2\mDt

funkcija 71 x:

Graficki prikaz ove funkcije su zvonaste krive na slici I1.24, leva kolona za #> 0. U matematickom
/2 predstavlja polusirinu

smislu, to je Gausova (normalna) raspodela. U skladu s tim, velicina (2DT)

krive, odnosno rastojanje u odnosu na x =0 unutar kojeg se nalazi 68% supstancije koja difunduje.

Prema dobijenoj jednacini, §to je difuzioni koeficijent D vedi tim se maksimum koncentracionog

gradijenta, koji lezi na x=0, brze smanjuje s vremenom. Takode, treba primetiti da koncentracioni

gradijenti opadaju sa vremenom. Kada 7 — o koncentracioni gradijent tezi nuli. Jasno je da
Ax=(2DT)"? predstavlja velicinu kojom je moguce problizno proceniti prostorni domen u kom se
prostire koncentracioni gradijent za posmatrani jednodimenzioni slucaj, tj. prostornu evoluciju

koncentracionog gradijenta (slika IL.NEWS5). Iako se na osnovu teorijskih razmatranja moze

ocekivati da se koncentracioni gradijenti prosire na velike udaljenosti kada #— o, to u praksi nije slucaj

zbog prirodne konvekcije.

fastojanje / cm

Slika II.NEWS5. Prostorni domen koncentracionog gradijenta u zavisnosti od difuzionog

koeficijenta 1 proteklog vremena (racunato za = 0,01; 0,1, 1, 10, 100 1 1000 s). Diguzioni koefijent
1

u ovom proracunu je uzimao vrednosti od 107 do 107" cm® s~



-1
)

Prema tabeli ILINEW!1, difuzioni koeficijenti veéine (neorganskih) jonskih vrsta su reda 107 cm® s
osim za H" i OH" jon za koje su znatno vedi. Ovo je ponasanje koje smo ve¢ videli kod razmatranja
migracionih svojstava, a uskoro ¢e biti pokazano da su mobilnost, odnosno molarna provodljivost

jona 1 difuzioni koeficijenti povezani.

Tabela ILNEWI. Difuzioni koeficijenti odabranih jonskih vrsta (D) za jonskim pokretljivostima pri

beskona¢nom razblazenju (i)

jon D,/ cm?s™! i/ mPstv!
H;0* 9,31x107° 3,625%1077
Li* 1,03%x107° 401x107®
Na' 133%10° 5.193%10 "
K 1.96x10° 7.62%10°"
NH," 1,96x107° 7,61x107%
Cr 2.03%10° 791x10°°
OH" 5,28%x107° 2,05%107"

Ukupni tok mase u rastvoru elektrolita - Nernst-Plankova jednacina

Kao sto je ve¢ razmatrano, slobodna energija rastvora jednaka je zbiru parcijalnih slobodnih
energija komponenti. Doprinos i-te komponente slobodnoj energiji po molu rastvora je parcijalna
molarna slobodna energija ili hemijski potencijal date komponente. Dok je hemijski potencijal
je na stalnoj temperaturi i pritisku funkcija samo aktivnosti:

H:H0+RT1nai



Medutim, u Poglavlju I je istaknuto da za jonske vrste moramo da uzmemo u obzir i dodatni
energetski ¢lan gFyp, pa je za naelektrisane vrste pri opisu termodinake pogodnije koristiti
elektrohemijski potencijal, koji je i opstija velicina od hemijskog potenicjala. Ukupna parcijalna
molarna slobodna energija neke jonske vrste u rastvoru je zbir hemijskog potencijala i elektricne
potencijalne energije, a naziv elektrohemijski potencijal potice od Gugenhajma®. Izraz za
elektrohemijski potencijal vrste i, po jednom molu, dat je:
po + RTIna; + ziFp = [

gde je ¢ unutrasnji potencijal faze. U fazi koja ima slobodna naelektrisanja, untruasnji potencijal je
konstantan ako ne postoji spoljasnje generisano elektricno polje. Naime, ako bi spontano doslo do
pojave gradijenta potencijala to bi izazvalo usmereni tok naelektrisanja, odnosno elektricnu struju. Na
ovaj nacin doslo bi do narusavanja zakona o o¢uvanju energije. Na primer, ako je u pitanju elektroliticki
rastvor izmedu dve metalne ploce, potencijal rastvora je konstantan (ali neodreden do na konstantu, s
obzirom da nije podlozan merenju). Promene potencijala desavaju se na granicama faza. Ako se
metalni izvodi vezu na izvor jednosmernog napona u elektrolitu se formira elektricno polje, odnosno
gradijent potencijala. To znaci da ¢e u razlictim tackama rastvora elektrohemijski potencijal vrste i da
se razlikuje. Ako pored toga teku i elektroliticki procesi u kojima se ista vrsta trosi ili nastaje, onda e
dodi i do promene hemijskog sastava rastvora. Nastali gradijent potencijala i koncentracije, izazvace,
zajednicki, tok mase. Ukupan tok mase mozemo da posmatramo i kao posledicu gradijenta

elektrohemijskog potencijala posmatrane vrste. Tok mase kroz elektrolit usmeren je ka oblasti manjeg

elektrohemijskog potencijala (slika I1.25) 1 javlja se sve dok postoji dati gradijent.



Slika I1.25. Dvodimenzioni prikaz toka mase kroz elektrolit niz gradijent elektrohemijskog

potencijala od tacke 1 do tacke 2. Projekcija putanje posmatrane cestice data je u xy-ravni.

Tok mase (fluks) prouzrokovan zbirnim gradijentom elektrohemijskog potencijala srazmeran je tom
gradijentu, pa moze da se pise:

dg;
f=ka

Izvod elektrohemijskog potencijala po prostornoj koordinati je:

dﬂi d(ln ai) d¢ _ RT dai d¢

A _RT , F—L
dx dx A 4k a; dx AT O

Posto je koeficijent aktivnosti funkcija koncentracije, uz uslov da je /= const. (koeficijent aktivnosti u

molarnu koncentraciju), prethodna jednacina dobija sledeéi oblik:

di RTdC d¢

(AT
Ako gornju jednacinu pomnozimo sa k, da bismo dobili fluks vrste i, sledi:

_kRTdCi+k quﬁ
Ji= C; dx Z dx

U prvom sabirku sa desne strane gornje jednacine prepoznaje se difuzioni tok mase, pa poredenjem

sa I Fikovim zakonom zakljuc¢ujemo da je:



D;G;

k=7

Konacno za tok mase zbog gradijenta elektrohemijskog potencijala dobijamo:

dCi ZiF d(l)

h= P TR

Dok prvi sabirak s desne strane predstavlja difuzioni tok mase, drugi sabirak predstavlja tok

zbog gradijenta elektricnog potencijala, odnosno migracioni tok. Njihov zbir je ukupni tok mase:
Ji = Ji,ait T Jimig

Prethodne dve jednacine predstavljaju skraéene oblike Nernst-Plankove jedna&ine.”” Ako
(mesanjem ili elektrolizom) u rastvoru nastaje i konvekcioni tok, jednacina toka sadrzi tri sbirka. To
je potpuni oblik Nernst-Plankove jednacine:

Ji = Jigit + Jimig + Jikon

Sam konvekcioni tok izrazava se jednacinom J;x = »C; [mol s™' m™?, gde je » brzina kretanja

elementa zapremine elektrolita ¢ija je koncentracija C. Sama prirodna konvekcija ne proizvodi znacajni

tok mase, pa se kod nemesanog rastvora najcesée primenjuje samo skraceni oblik Nernst-Plankove

jednacine.

Zavisnost difuzionog koeficijenta od koncentracije

Pri prethodnom izvodenju Nernst-Plankove jednacine pretpostavljeno je da je koeficijent
aktivnosti difundujuce vrste nezavisan od koncentracije, pa je aktivnost zamenjena koncentracijom.
Strogo gledano, ovo je tacno samo u slucaju rastvora kod kojih je koeficijent aktivnosti jedinican. Kako
u realnim rastvorima, u uslovima koncentracionih gradijenta, dolazi i do lokalne varijacije koeficijenta

aktivnosti (prema Debaj-Hikelovom zakona) u opstem slucaju vazi:

Di Ci dai dlnai

! a; dx U dx

Dalje sledi:



Ji==DiG; dC; dx ' C; dx

Ako se ispred zagrade izvuce gradijent koncentracije dobija se:

__p dc; (1 tC dlnfi)
Ji=—Di- T

Poredenjem dobijene jednacine sa I Fikovim zakonom sledi da je difuzioni koeficijent u realnom

rastvoru:

dlnfi>
dInC;

Di,r = Di (1 +
u kojoj je D; vrednost difuzionog koeficijenta kad je koeficijent aktivnosti jednak jedinici. S obzirom

da koeficijenti individualnih jonskih vrsta ne mogu da se mere, ova jednacina ne moze direktno da se

proveri, ali se moze pokazati da za srednji difuzioni koeficijent binarnog elektrolita vazi:

dinf}
Dir = Di(” dlnC)
gde je Ds:
(vy +v_)D,D_
D, =-—_—=
- veD,  +v_D_

Kori$¢enjem prosirenog Debaj-Hikelovog zakona moguce je dalje analizirati zavisnost difuzionog

koeficijenta od koncentracije, ali to za dalja razmatranja nije od sustinskog znacaja.

Veza izmedu difuzionog koeficijenta, pokretljivosti i molarne provodljivosti jona
Nernst-Plankova jednacina omogucuje da se uspostavi veza izmedu difuzionog koeficijenta,
jonske pokretljivosti 1 individualnih provodljivosti jonskih vrsta. Tok (fluks) i-te vrste, Ji, po definiciji
je broj molova te vrste prenetth u jedinici vremena kroz jedini¢nu povrsinu preseka elektrolita
normalnu na pravac toka. Kod jonske vrste cije je naelektrisanje gie jedan mol nosi koli¢inu
naelektrisanja koja iznosi P (sa predznakom). Proizvod zF]i jednak je kolicini naelektrisanja koji u

jedinici vremena protekne kroz jedini¢nu povrsinu preseka elektrolita normalno na tu povrsinu. To je,



po definiciji, gustina elektri¢ne struje. Prema tome, ako se Nernst-Plankova jednacina za tok mase i-te
vrste pomnozi sa F, dobija se izraz za gustinu parcijalne jonske struje (koju prenosi vrsta i):
ziFJi = ziF]; gi + ZiFJi mig
odnosno:
Ji = Jiait + Jimig
Imajudi u vidu izraze za difuzioni i migracioni tok mase sledi:

, dé;
Jidit = —ziFD; ™

) zEF? do
Jimig =~ Dili g

Parcijalna gustina difuzione i migracione struje /~te jonske vrste imaju predznak koji zavisi od
kombinacije predznaka z; i predznaka odgovarajuéeg gradijenta. U gornjoj jednacini za gustinu
migracione struje g se javlja kao kvadrat, pa je predznak gustine struje uvek suprotan predznaku
gradijenta potencijala, odnosno odgovara smeru elektricnog polja. Ovo je u skladu sa tim da je po
konvenciji smer elektricne struje suprotan smeru kretanja elektrona (negativnih naelektrisanja) u kolu.

Imajuéi u vidu sliku ILNEWS5, koncentracioni gradijenti se i nakon dugog trajanja
elektrohemijske reakcije ili formiranja kontakta dva elektrolita razliccite koncentracije prostiru na
relativno malim domenima, maksimalno delovima centimetra. To znaci da u jednoj elektrohemijskoj
¢eliji u dubini elektolita dominira migracioni tok. Stoga ukupna struja je data sa (uz izostavaljanje

predznaka s obzirom da je to samo pitanje konvencije):

o z'F?  d¢
J = Jmig = ZFDiCiE
7



Ako se ova jednacina podeli sa gradijentom potencijala, desna strana je upravo jednaka specificnoj
provodljivosti rastvora. S obzirom da je specificna provodljivost rastvora suma individualnih
provodljivosti pojedinacnih jonskih vrsta, sledi da je:

z2F?

K =R

D;C;

S obzirom da se specifi¢na provodljivost moze izraziti preko molarne provodljivosti, odnosno jonske

pokretljivosti, dobija se:

zEF?
Ai = RT Di
odnosno:
|z;|F
u; = RIT Di

Poslednja dobijena jednacina u literaturi se srece pod nazivom Ajnstajn-Smolukovski jednagina.
Dobijen jednacine ukazuju da su jonska pokretljivost, kao parametar migracionog prenosa mase i
difuzioni koeficijent, kao cinilac difuzionog prenosa, uzajamno zavisne i direktno srazmerne velicine.
To znaci, da eksperimentalnim odredivanjem bilo kojeg od ovih parametara, vrednost drugog moze
da se izracuna.

Jednacina koja povezuje pojedina¢nu molarnu provodljivost neke jonske vrste i njen difuzioni
koeficijent, moze da se upotrebi da se nade veza izmedu zbirne molarne provodljivosti jonskog
jedinjenja i difuzionih koeficijenata pojeidnacnih jonskih vrsta. Za so koja disosuje po jednacini:

M, A, - v iM% +v_A%-
molarna provodljivost je data izrazom:

z2F? z2F?




Daljim preuredivanjem dobija se:

FZ

Ova jednacina se u literaturi naziva Nernst-Ajnstajnova jednacina i tipicno se primenjuje samo za uslov

beskonacnog razblazenja, kada uticaj jon-jon interakcija na jonske pokretljivosti mogu da se iskljuce.

Pojava razlike potencijala na kontaktu dve te¢ne faze

Formiranje kontakta dva elektroliticka rastvora je svakodnevna praksa u elektrohemijskoj
laboratoriji, na primer prilikom kori§éenja sonog mosta (slika I.4). Ovakav kontakt se u elektrohemiji
zove teéni kontakt, a na ovom kontaktu se uspotavlja potencijal te¢nog kontakta." Razlika
potencijala koja se u ovom slucaju javlja nije termodinamickog dipa, odnos ovaj potencijal nije
ravnotezni. On potice od razlicitih pokretljivosti jona u dve tecne faze. Moze da se javi u slucajevima
kontakta dva elektrolita istog hemijskog sastava, ali razlic¢ite koncentracije (na primer dva rastvora
HCI), dva elektrolita iste koncentralice ali razli¢itog hemijskog sastava (na primer kontakt HCI 1 LiCl
iste koncentracije), ili uopsteno na kontaktu dva rastvora razlicitih sastava i koncentracija. S obzirom

da poreklo ove razlike potencijala lezi u difuziji, ¢esto se naziva i difuzioni potencijal.

Difuzioni potencijal

Uzork difuzionog potencijala su razlicite pokretljivosti katjona i anjona u dve faze koje su dovedene u
kontakt. Nernst-Plankova jednacina omogucuje da se u jednostavnijim slucajevima kvantitativnho
predvidi vrednost difuzionog potencijala. Posmatrajmo dva elektroliticka rastvora istog sastava, ali
razli¢ite koncentracije, koje razdvaja zamisljena granica dodira (slika I1.26). Neka je Ci < C, tj. sredniji

broj katjona i anjona manji je u jednom nego u drugom delu rastvora. Ako postoji razlika koncentracija,

! Pravilnije bi bilo reéi pad potencijala na te¢nom kontaktu, ali je u engleskoj literaturi je ustaljen termin ,,liquid junction®
i,,liquid junction potential®. Ovi termini su ¢ak usvojeni i od strane IUPAC-a.



postoji i razlika aktivnosti (¢ = f(C)). Pretpostavimo da je D+>D-. Zbog razlike u koncentracijama
dolazi do difuzije usmerene od koncentrovanijeg (Ci) ka manje koncentrovanom (C) rastvoru. Kako
je pretpostavljeno da je D+ > D- 1 zbog toga je #+ > u-, pri difuziji katjoni prednjace u odnosu na
anjone. To znaci da se na granici dva rastvora razdvajaju naelektrisanja, pa se pojavljuje razlika
potencijala. Oblast manje koncentracije dobija znak potencijala katjona, tj. postaje pozitivna, a oblast
vece koncentracije postaje negativna. Faze koje sadrze pokretna naelektrisanja rasporedena po
zapremini, u odsustvu spoljasnjeg izvora elektricnog polja, imaju ujednacen potencijal po citavoj
zapremini, jer se eventualni gradijenti potencijala brzo ponistavaju preraspodelom naelektrisanja. Zbog
toga se gradijent potencijala prostire samo u tankom grani¢cnom sloju, na mestu dodira dva elektrolita,

dok su potencijali unutar rastvora stalni, kao sto pokazuje slika I1.26.

Slika II1.26. Prikaz razdvajanja naelektrisanja na granici dva rastvora razli¢itih koncentracija. Na
pocetku difuzionog mesanja katjoni prednjace anjonima, §to rezultuje pojavom razlike potencijala

izmedu faze I i II. Kao razultat, elekticno polje ujednacava brzine toka katjona i anjona.

Razlika potencijala koja se javlja na granici dva elektrolita u procesu difuzionog ujednacavanja

koncentracija ne moze da raste do beskonacnosti, posto elektricno polje koje pri tome nastaje ubrzava



kretanje anjona, a usporava kretanje katjona. Razdvajanje naelektrisanja napreduje dok se ne ujednace
brzine katjona i anjona. Tada se uspostavlja stacionarno (ne ravnotezno) stanje, pa katjoni 1 anjoni,
iako u proseku razdvojeni, imaju identi¢ne tokove mase. Uspostavaljena razlika potencijala (difuzioni
potencijal) jednaka je ¢! — ¢! (slika I1.26) i oznacava se sa Fgi.

Izjednaceni tokovi mase katjona i anjona mogu da se iskazu na sledeci nacin:

D.C, dlna,\ D,C, do D_C_ dlna_\ D_C_ do
T (g ) T (3, = () T (&)
RT dx RT dx/, RT dx RT dx/,

Zamenom difuzionog koeficijenta pokretljivoséu po Ajnstajn-Smolukovski jednacini, dobija se:

RT c dina, c dp ~ RT c dlna_+ c do
|Z+|Fqu i MO T TP T ax -5

Migracioni tok anjona na desnoj strani jednacine je dobio pozitivan predznak stoga $to je
%/| z7| =—1. Ako se, radi pojednostavljenja daljeg racunanja, pretpostavi da je |{+| = 3 | = %

Ci=C-=C i a+=a- = at,1gornjajednacina preuredi uz te izmene, dobija se:

RT
F (u- —uy)dlnay = (u_ +uy)de

Integraljenjem ove jednacine dobija se:

—(u —u+)f dlnay = (u- +uy) f¢n

1 konacno:
Far = ¢ = 1 = (1~ ) In 22
zF ay
Prema ovoj jednacini difuzioni potencijal jednak je nuli u dva slucaja: (i) kad je . = ~ =0,5ili
(i) kad je # = £ = 0. Prvi slucaj srece se u praksi kod rastvora elektrolita naznacenih u tabeli I1.7 kao
elektrolita sa bliskim prenosnim brojevima anjona i katjona. Drugi slucaj javlja se na granici dva

rastvora razlicitih koncentracija elektrolita ma kog odnosa prenosnih brojeva katjona i anjona, pod

uslovom da je u velikom visku prisutan inertan elektrolit, jednake koncentracije u oba rastvora. Naime,



tada su udeli prenosnih brojeva jona posmatranog elektrolita svedeni na nulu, posto sav migracioni
prenos preuzima koncentrovani inertni elektrolit (o ovome ¢e biti jo§ rec¢i u nastavku). Ovde se
difuzioni potencijali ponistavaju zbog jednakih aktivnosti sa obe strane granice dodira one hemijske
vrste koja je odgovorna za migracionu struju, tj. vrste koja je u velikom visku, odnosno jednakih
srednjih jonskih aktivnosti, s obzirom da je su one upravo odredene visokom koncentracijom inertnog
elektrolita. Ako posmatrani sistem sadrzi granicu dva elektrolita razli¢itog hemijskog sastava, izraz za
uspostavljeni difuzioni potencijal je slozeniji, jer ukljucuje uticaj aktivnosti svake od komponenti
rastvora, ali je uzrok difuzionog potencijala isti kao i u opisanom slucaju. Vrednosti Eqr mogu lako da
se procene iz gornje jednacine, 1 zakljucuje se da tipi¢no imaju vrednosti koje su desetine mV. Iako
deluju zanemarljivo, greske zbog pojave difuzionog potencijala mogu biti znacajne kod

potenciometrijskih merenja (Poglavlje III).

Membranski potencijal

Ako su dva elektroliticka rastvora razdvojena polupropustljivom membranom koja ne
dozvoljava prolaz neke od prisutnih jonskih vrsta, proces difuzionog ujednacavanja koncentracija kroz
membranu dovodi do stacionarne razlike elektricnih potencijala izmedu ova dva rastvora. Razlika
potencijala izmedu rastvora razdvojenih membranom, koja je rezultat nejednake propustljivosti
membrane za razli¢ite jonske vrste zove se membranski potencijal. Celijske opne Zivih organizama
imaju, izmedu ostalog i ulogu polupropustljivih membrana. Neka, na primer, rastvori I i II, u dve
susedne Celije, sadrze NaCl koji disosuje na jone Na* i Cl". Neka samo jedan od njih, na primer rastvor
I1, sadrzi jos i natrijumovu so neke aminokiseline, koja disosuje na jone Na™ i velike koloidne anjone
X7, za koje je Celijska membrana nepropusna (slika I1.27). Ako su u pocetku koncentracije NaCl sa
obe strane membrane iste ($to nije bitno za ovo razmatranje), unosenje NaX u rastvor II remeti

koncentracionu ravnotezu. U procesu ujednacavanja koncentracija, u rastvor I prede neka kolicina



jona Na', ali X~ joni ne mogu da ih prate, jer je membrana nepropusna za X jone. Posle uspostavljanja
stacionarnog stanja, sa strane membrane koja je u dodiru s rastvorom I nalazi se visak katjona, a sa
strane koja je u dodiru s rastvorom II koncentrisan je visak anjona. Time je kroz membranu

uspostavljen gradijent potencijala. Taj gradijent potencijala sprecava dalje razdvajanje naelektrisanja.

gpu
Slika II1.27. Prikaz nastajanja razlike potencijala na krajevima polupropustljive membrane

(membranskog potencijala). Membrana je nepropusna za velike anjone u rastvoru II.

Uspostavljeno stacionarno stanje uslovljava da je rastvor I na pozitivnijem potencijalu u
odnosu na rastvor II. Naelektrisanja uz membranu ne remete elektroneutralnost u dubinama oba
rastvora, $to se izrazava jednakostima:

Cha+ = Clr- i Chat+ = Céi- + Cx-
Za natrijumove katjone i za hloridne anjone, posle uspostavljanja stacionarnog stanja, vazi jednakost

elektrohemijskih potencijala u oba rastvora:



bngr + FP' = iy + FO! i ph- — Fol = pll- — Fo!
gde su @' i @" potencijali odgovarajuéih rastvora. Ako se na levu stranu prebace sabirci koji sadrze
potencijale, jednacina podeli sa F'1 hemijski potencijali izraze u punom obliku kao funkcije aktivnosti,
iz ovih jednacina se dobija:

RT. a\ + RT all-
— Il I Na Cl
Na*t Cl-

Dakle, pad napona kroz polupropustljivu membranu srazmeran je logaritmu odnosa aktivnosti jona
iste vrste u dva susedna rastvora razdvojena membranom.

Poznato je da neke organske smole imaju jonoizmenjivacka svojstva. Takve smole mogu da se
dobiju polimerizacijom nezasi¢enih kiselina, kao $to je, na primer, akrilna kiselina. Prilikom
polimerizacije, od velikog broja jedinki monomera nastaju veliki molekuli poliakrilne kiseline, s
mnostvom funkcionalnih karboksilnih grupa sa izmenjivim protonima. Ovako dobijeni polimer je
nerastvoran u vodi. Ako se folija polimera uroni u vodu, protoni sa karboksilnih grupa prelaze u
rastvor, a ostaju negativno naelektrisani nerastvorni polianjoni. Zbog viska negativhog naelektrisanja
u polimeru, na granici polimer | rastvor nastaje gradijent potencijala koji sprecava dalji odlazak katjona
u rastvor (slika I1.28).

Sli¢no razmatranje uz uslov da su jednaki elektrohemijski potencijali katjona u polimeru (P) i
u vodenom rastvoru (II), omogucuje da se odredi pad potencijala kroz granicu polimer|rastvor.

Odredivanje je olaksano jer se javlja difuzija samo jedne jonske vrste:

RT af.
Ap = ¢p' — ¢F = ?lnaz
H+

Ako jonoizmenjivacka smola sa izmenjivim protonom, oblikovana kao neporozna folija, razdvaja dva
vodena rastvora razlicite kiselosti, koncentrovaniji (I) i razblazeniji (II) rastvor, izmedu njih se

uspostavlja razlika potencijala:



RT al+

Ap = ¢ — ¢! :?lnau

Ht

dobijena kao razlika dva izraza koja daju pad potenicijala na kontaktu polimer | rastvor (pri cemu se
gubi ¢lan ¢F). Razlika potencijala kroz membranu ili na granici membrana |rastvor, nastala zbog

razlike aktivnosti jonskih vrsta zove se membranski ili Donanov potencijal.®"

Jonoizmenjivacka smola Rastvor Rastvor 1 Membrana Rastvor IT

Slika II.28. Prikaz membranskog potencijala na granici jonoizmenjivacka smola |rastvor (levo) i
uspostavljanja razlike potencijala izmedu dva rastvora razdvojenih jonoizmenjivackom

membranom (desno)

Odnos migracione i difuzione struje u toku elektrolize
Kvalitativnho razmatranje

Kad se u nekoj elektrohemijskoj ¢eliji odigrava elektroliza, na elektrodama se neke hemijske
vrste trose, a druge nastaju. Ako prirodna ili vestacka konvekcija ne obezbeduju dovoljni dotok mase,
prielektrodni sloj elektrolita osiromasuje vrstom koja se trosi. Tako nastali gradijent koncentracije
izaziva difuziju ove vrste iz dubine elektrolita ka elektrodi. Medutim, ako je supstanca koja ucestvuje

u elektrodnoj reakciji neka jonska vrsta, na nju deluje i elektricno polje oko elektrode. Gradijent



elektricnog potencijala daje naelektrisanim cesticama dodatno ubrzanje. U praksi se ovo kombinovano
dejstvo gradijenta koncentracije i elektricnog potencijala ostvaruje na tri nacina, $to je pokazano
slededim primerima (slika I1.29). Kako bismo izbegli brigu oko konvencija znaka struje koristicemo

apsolutne vrednosti.

WW WW WW

katoda - katoda ; - katoda
Audt 0, k [Fe(CN)¢]*>~
€/ N, €/ N e/t N,
I I I
e — —
dG; dG; dé;
dx dx dx ol ]
d¢ Je = I/c,dif ‘ + |/c.mig‘ d(i) Je = I/r,dnf I d¢ /c - ./Qdif /c,mig
dx dx dx

Slika IT1.29. Difuzione i migracione struje pri redukciji razli¢itth hemijskih vrsta. Prikazan je smer
elektri¢ne struje tokom elektrolize, smer elektricnog polja i smer toka mase usled gradijenta
koncentracije (koji uzorkuje difuzioni tok) i gradijenta potencijala (koji uzrokuje migracioni tok).
Vazno je imati u vidu da su oba gradijenta usmerena od povrSine metala, a ukupna struja tece

nasuprot gradijenta potencijala.

U ptrvom slucaju razmotriéemo razelektrisavanje jona Au’* na katodi (slika I1.29 levo). S
obzirom da su ovi joni pozitivno naelektrisani na njih deluje elektricno polje i usmerava ih ka negativno
naelektrisanoj katodi. Dalje, kako se joni zlata trose elektrodnom reakcijom njthova koncentracija u
prielektrodnom sloju je manja nego u dubini rastvora. U oblasti u kojoj postoji koncentracioni

gradijent, dodatni tok jona Au’* ka katodi javlja se i zbog difuzije. Stoga, smer migracione i difuzione



struje je isti kao smer ukupne struje kroz sistem pa je ukupna struja j. = | jc,dif| +] /‘C,mig| (,,c*“ uindeksu
naznacava da je struja katodna).

U drugom slucaju razmotrimo redukciju nenaelektrisanog molekula O,. On ne moze da
ucestvuje u migracionoj struji s obzirom da na njega ne deluje elektri¢cno polje (ali koristiti Ajnstajn-
Smolukovski jednac¢inu u ovom sluéaju i zakljuditi da je difuzioni koeficijent O, jednak sa nulom bilo
bi pogresno). Ova reakcija je moguca ako se O, rastvori u nekom elektrolitickom rastvoru tako da
migracionu struju nose joni elektroliticke vrste. Ako se reakcija odigrava kao Sto je prikano na slici
I1.29 (sredina), postojace koncentracioni gradijent O, u prielektrodnom sloju koji ¢e izazvati difuzioni
tok molekula kiseonika ka katodi. Smer kretanja molekula Oy je isti kao smer ukupne struje, pa u ovom
slucaju vazi /o = | joael .

U trecem slucaju razmotricemo redukciju rastvora K;[Fe(CN)]s. Uz koris¢enje Pt kao
metalnog izvode jon [Fe(CN)]5’" se redukuje do [Fe(CN)]5* (oksidoredukciona elektroda). S obzirom
da je [Fe(CN)]5’~ negativno naelektrisan, na njega elektricno polje u elektrolitu deluje tako da ga
usmerava od katode. Medutim, zbog osiromasenja elektrolita uz katodu dolazi do difuzije kompleksnih

anjona [Fe(CN)]5”~ iz dubine rastvora ka katodi. Stoga, ukupna katodna struja predstavlja razliku

difuzione i migracione struje: jo = | Jediel — | jc,mig| .
Kvantitativno razmatranje

Prethodno opisana kvalitativna slika pokazuje da struja elektrolize moze da bude jednaka samo
difuzionoj struji, kao i zbiru ili razlici difuzione i migracione struje. U narednim primerima daju se
kvantitativni odnosi izmedu difuzione i migracione struje.

Neka se u elektrolitickoj Celiji izmedu dve platinske folije nalazi rastvor HCI koncentracije 0,1
mol dm™. Ako se pomo¢u spoljasnjeg izvora na folije Pt dovede jednosmerni napon veéi od napona

razlaganja HCl (o naponu razlganja bice viSe reci u Poglavlju III), pocinje njeno elektroliticko



razlaganje. Katodna reakcija je redukcija 2H" + 2¢” — H,, a anodna reakcija je oksidacija 2CI” — Cl,
+ ¢". Iz podataka o jonskim pokretljivostima u tabeli I1.8, moze se izracunati specificna provodljivost,
a potom i tacne vrednosti prenosnih brojeva H" i Cl” jona u rastvoru HCL. Radi lakseg racunanja u
narednoj analizi njihove vrednosti zaokruzene su na 0,8 1 0,2.

Pretpostavimo da je elektroliza trajala onoliko vremena koliko je potrebno da, kao na slici

I1.30, 10 elektrona prede kroz metalni deo kola sa anode na katodu.

= +

katoda anoda ¢ /

511, N 10} 10 I 5C.

/—
2Cl Cy+
2H* 8Cl
—
Car- \‘
Pram— ) ’
1l
1l
I —>

Slika I1.30. Prikaz difuzionih i migracionih procesa kod elektrolize rastvora HCI. Vertikalne linije
oznacavaju prostor do kog se prostire koncentracioni gradijent u prielektrodnom sliju. Sa desne

stranje slike dati su priblizni profili potencijala i koncentracije H iClI jona.

Jacina struje je tada jednaka koli¢niku 10e¢/z Posto je re¢ o kruznom toku struje kroz
nerazgranato elektricno kolo, jacina struje jednaka je u svim delovima kola: kako u metalnom delu
sistema tako i u elektrolitu, na katodi i na anodi, pa je svejedno da li se izrazava kao jacina struje kroz
metalni deo, kroz elektrolit, kao katodna ili kao anodna struja. Prema tome, kolic¢ini naelektrisanja
prenetoj kroz metalnu fazu mora da odgovara koli¢ina naelektrisanja preneta kroz elektrolit. Iz odnosa
prenosnih brojeva sledi da je 8 jona vodonika stiglo migracijom do katode, a 2 jona hlora do anode.
H" joni se krecu niz gradijent potencijala u éeliji a, ClI™ uz gradijent (slika [1.30 desno) To odgovara

toku od deset naelektrisanja elektrona kroz elektrolit od katode ka anodi i u skladu je sa zahtevom da



je jacina struje kroz elektrolit jednaka jacini struje kroz metalni deo kola. Na osnovu iste jacine struje
moglo bi da se kaze i da je 10 H" jona redukovano na katodi. Ja¢ina struje pokazuje, takode, da je 10
Cl" jona oksidovano na anodi. Imaju¢i u vidu razmatranje koje je dato prilikom opisa Hitorfove
metode za merenje transportnih brojeva, jasno je da je rastvor uz katodu osiromasio sa za ukupno 2
H"i2 Cl jona. S obzirom da je pokretljivost anjona znatno manje, rastvor uz anodu je osiromasio za
8 H" 18 Cl jona. Ovo rezultuje pojavom koncentracionih gradijenata u oba dela rastvora. S obzirom
da je u katodnom delu promena koncentracije manja nego u anodnom, to ¢e i koncentracioni gradijent
oba jona biti manji. Zapravo, ako se pretpostavi da se koncentracioni gradijenti prostiru na isto
rastojanje u oba dela rastvora (za dati jon), koncentracioni gradijent uz katodu je upravo 4 puta manji
nego uz anodu. Ako se uspostavi konstantna struja elektrolize, migracijom ¢e u jedinici vremena na
katodu dolaziti 8 H" jona, pa dva 2 H" jona mora da dode difuzijom (da bi se razelektrisalo ukupno
10 H" jona). S obzirom da iz katodnog dela migracijom u isto vreme odlazi 2 Cl™ jona, zbog uslova
elektroneutralnosti, dizufijom (koja je posledica koncentracionog gradijenta, slika I1.30 desno), dolazi
2 CI jona. Isto razmatranje moze da se uradi i za anodni deo. Kako migracijom dolazi 2 CI™ jona, da
bi se odriala konstantna struja difuzijom dolazi jo§ 8 CI” jona, koji su praceni sa 8 H* jona. Cetiri puta
vedi difuzioni tok na anodi je upravo u vezi sa Cetiri puta veéim koncentracionim gradijentom koji je
posledica veceg osiromasenja anodnog dela zbog migracionog prenosa.

U ovom konkretnom slucaju bitno je primetiti da je difuzioni tok anjona i katjona ka anodi,
odnosno katodi, medusobno jednak. Medutim, kako se transportni brojevi odnose kao i jonske
pokretljivosti, a time i difuzioni koeficijenti, postavlja se pitanje kako to spori Cl™ joni mogu da se
krecu istom brzinom kao i brzi H' joni. Odgovor lezi u slici ILINEWS5. Naime, kako Cl” jon ima
manji difuzioni koeficijent od H' jona, koncentracioni gradijent ¢e se prostirati na manjem rastojanju,
to jest za istu promenu koncentracije bi¢e utoliko vedi, pa ¢e time kompenzovati manju vrednost

difuzionog koeficijenta. Rastojanje od elektrode na kom se prostire koncentracioni gradijent neke vrste



naziva se debljina difuzionog sloja i jasno je da njegova veli¢ina zavisi od konkretne elektroaktine
vrste. Na ovu temu vraticemo se u Poglavlju V.

Sumirajuéi razmatranja data gore, zakljuCujemo da struja kroz elektroliticku celiju (struja
elektrolize), posle delenja sa povrsinom elektroda, moze da se izrazi kao katodna ili kao anodna gustina
struje kao (uzimajuéi u obzir samo apsolutne vrednosti):

Jj=Jc= j+,mig + J+.dif
ili
J=Ja= j—,mig + j—,dif

Posto katodni i anodni procesi, kao i migracioni procesi u elektrolitu predstavljaju redno
vezane elemente otpora elektricnog kola, jacinu struje uglavnom odreduje onaj proces koji predstavlja
najvedi elektri¢ni otpor.

Ovo je slucaj kad je jedini nosilac struje kroz elektrolit hemijska vrsta koja ucestvuje u
elektrodnim reakcijama. Posmatrajmo sada slucaj, prikazan na slici I1.31. Osim vrste koja ucestvuje u
elektrodnim reakcijama, na primer HCI, prisutan je i neki inertni elektrolit, na primer, KNOj3 znatno
veée koncentracije. Neka se pored 107 mol dm™ HCI u rastvoru nalazi 100 puta koncentrovaniji

rastvor KNOs, koncentracije 0,1 mol dm™. U tabeli I1.8 mogu da se nadu podaci za jonske
pokretljivosti, s+ = 3,62:107, #o- = 7,91:107%, smc+=7,62:10"" 1 mxo,- = 7,4107° m’s™' V™", Posto je za
oba elektrolita z+= | %| =1,1v.=v- =1 izraz za prenosni broj ma koje od prisutnih jonskih vrsta (),

dat je sa:

G
Xi Gy,

ti

Ako se izracunaju transportni brojevi za prisutne jonske vrste, drzeci koncentraciju HCI konstantnom,
a povecavajuci koncentraciju KINOs, vidi se da pri dovoljno velikoj koncentraciji KNOj; transportni

brojevi H" i Cl” jona postaju zanemarljivo mali (slika ILNEW6). Pri koncentraciji KNO; od 0,1 mol



dm™ prenosni brojevi nitratnog i kalijumovog jona, &iji je zbir prakti¢no jednak jedinici, zbog sli¢ne
pokretljivosti mogu da se smatraju medusobno jednakim, odnosno ty+ = tyo; = 0,5.
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Slika IT.NEWG6. Zavisnost transportnih brojeva jona prisutnih u rastvoru HCl sa dodatkom KNOs.

Koncentracija HCI je konstantna i iznosi 107> mol dm™, dok se koncentracija KNOj; menja od 0

do 1 mol dm™.

Neka je kao 1 u prethodnom slucaju za posmatrano vreme elektrolize 10 elektrona preslo kroz
metalni deo kola sa anode na katodu (slika I1.31). Kao rezultat na katodi izdvojilo 5 molekula Hy, a
na anodi 5 molekula Cl,, KNO; ne ucestvuje u elektrodnim reakcijama, ali je prema vrednostima
prenosnih brojeva prakticno jedini nosilac migracione struje kroz elektrolit. Prenosenju 10 e” kroz
metalni deo kola odgovara, zbog jednakih prenosnih brojeva, prenosenje 5 K*jona ka katodii 5 NO5~
jona ka anodi. Ako bismo ,,zamrzli* posmatranu elektroliticku ¢eliju u ovom trenutku zatekli bismo
katodni deo osiromasen za 10 H" jona i 5 NOs™ jona, dok je rastvor obogaéen sa 5 K' jona. S obzirom
da je katodnom delu preostalo 10 CI” jona iz HCI, sa aspekta elektroneutralnosti sve bi bilo u redu.
Medutim, jasno je da se javljaju koncentracioni gradijenti H*, K" i NOs™ jona. Sli¢na situacija je i na
anodi. Ako se elektroliza odvija pri konstantnoj struji, H® joni moraju da dolaze do katode
konstantnom brzinom, a kako ne ucestvuju u migracionom prenosu zakljucujemo da se krecu

isklju¢ivo difuzijom. Medutim, imajuci u vidu migracioni tok, ocekivali bismo da se koncentracija K*



1 NO;™ jona nastavi povecavati, odnosno smanjivati. To se ne desava jer koncentracioni gradijent na
svakih 5 K" dovedenih migracijom vrati isti broj jona u centralni deo difuzijom. Sli¢no, svakih 5 NO;~
jona koji su odvedeni iz katodnog dela migracijom, nadoknadi se difuzijom iz dubine elektrolita. Isto
razmatranje moze da se uradi za anodni deo, a balans naelektrisanja predstavljen je na slici I1.31. Na
ovaj nacin odrzava se konstantna koncentracija KINOj u dubini elektrolita, a elektroliza tece sve dok

u rastvoru ima HCI.

katoda anoda
511, N 1011 10C1 I 5,
5K
5NO,
10H* 10CI~
«— —_—

<« 10e”
1
I

I —

Slika I1.31. Prikaz difuzionih i migracionih procesa kod elektrolize rastvora HCI u prisustvu velikog

viska inertnog elektrolita KNO3

Ukupna struja elektrolize jednaka je samo difuzionim doprinosima vrste koja podleze elektrolizi:
J =Jc = Jut gif

za katodu, odnosno za anodu:
J =Je = Jjaraif

Jacina struje moze da se izrazi i kao zbir parcijalnih migracionih struja inertnog elektrolita:

J = Jx* mig T Jai~mig = tx+J + ta-J



Kao i u prethodnom slucaju na jacinu struje najvise utice onaj proces koji se pojavljuje kao najveci
otpor, s obzirom da su svi navedeni procesi redni elementi kola. Ovde treba primetiti da kada je tok
elektroaktivne vrste kontrolisan samo difuzijom mozemo do¢i do situacije u kojoj je koncentracija
elektroaktivne vrste u prielektrodnom sloju svedena na nulu. Kako prirodna konvekcija ne dozvoljava
da se koncentracioni gradijenti prosire na beskonacnu usaljenost od elektrode, u ovom slucaju se
postize maksimalni stacionarni koncentracioni gradijent. Tada ce brzina elektrolize da bude odredena
samo difuzijom (najsporije) elektroaktivne vrste ka elektrodi i to odgovara maksimalnoj struji koja
moze da se postigne pri datim uslovima. Kako je ova struja odredena samo brzinom difuzije, naziva
se grani¢na difuziona struja.

Prethodno opisani slucaj elektrolize u elektrohemiji se naziva elektroliza u prisustvu viska
inertnog elektrolita. Inertni elektrolit tada prenosi ukupnu migracionu struju. Jonska vrsta koja
svojim elektrodnim reakcijama omogucuje tok struje kroz granice metal/elektrolit, krece se samo pod
uticajem koncentracionog gradijenta. Prema tome, kad se pomocu viska inertnog elektrolita prenosni
brojevi elektroaktivnih vrsta svedu na nulu, gradijent elektricnog potencijala za njih prestaje da

predstavlja pokretacku silu. Tada se one u elektrolizi ponasaju kao elektroneutralni elektroaktivni

sastojci (na primer, kao O, na slici I1.29).

Elektri¢na provodljivost nevodenih elektrolita

Provodljivost ¢vrstih elektrolita
Elektricna provodljivost ¢vrstih elektrolita zavisi od vrste defektnosti kristalne resetke 1 od
koncentracije nosilaca struje. Slika I1.32 pokazuje provodljivosti dva uzorka ¢vrstog KCI, dobijena u

razli¢itim uslovima kristalizacije, u koordinatama logx = f(1/7).
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Slika I1.32. Specifi¢na provodljivost ¢vrstog KCl u funkciji T™": ¢&isti kristali KCI (1) i kristali KCl s

primesama SrClo, molskog udela 3,5%107 (2).

Idealni kristal ima nemerljivo malu provodljivost na sobnoj temperaturi. Tek na temperaturi
od nekoliko stotina stepeni dobijaju se metljive vrednosti provodljivosti. Zavisnost logx = f(1/71) je
pravolinijska u velikom intervalu temperatura $to znac¢i da moze da se opise jednacinom Arenijusovog
tipa:

Ex
K = AeRT

u kojoj E, predstavlja energiju aktivacije za provodljivost, srazmernu nagibu prave prema osi
reciprocne temperature. Rast provodljivosti s temperaturom moze da se objasni porastom broja jona
aktiviranih na skokove u frenkelovske 1 Sotkijevske Supljine i porastom broja defekata Sotkij evog tipa
uslovljenih termickim Sirenjem kristala. Kristali koji sadrze primesne defekte imaju povecanu
provodljivost u nisko-temperaturskom delu, srazmernu visku primesnih nad sopstvenim defektima.
Medutim, s porastom temperature, u¢eée sve brojnijih Sotkijevih defekata u provodljivosti postepeno
prevazilazi uc¢esée primesnih defekata cija je koncentracija stalna, pa provodljivost razlicitih uzoraka

prelazi u zajednicki tok.



Kao 1 kod tecnih elektrolita, specificna provodljivost c¢vrstih elektrolita je funkcija

koncentracije pokretnih nosilaca naelektrisanja:

K= ZlZilFCiui

a veza izmedu koncentracije pokretnih nosilaca struje, provodljivosti i difuzionog koeficijenta data je

jednacinom:
K zZPF2C
D;  RT
ili:
ki zZe’N,
D; kT

gde je C; broj molova, a N; broj nosilaca struje u jedinici zapremine.
Slika I1.33 prikazuje temperaturske zavisnosti provodljivosti nekih ¢vrstih elektrolita. Oni

elektroliti koji, zahvaljujuci strukturnoj defektnosti, na sobnoj temperaturi imaju provodljivost vecu
od 107 Q' cm™, uz vrlo malu energiju aktivacije provodljivosti, reda 10 k] mol™', zovu se

superjonski provodnici.
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Slika I1.33. Specifi¢na elektricna provodljivost ¢vrstih elektrolita: Agl (1), AgsRbls (2), AgelsWO,

(3), Na-B-ALO; (4), Ag:SI (5), AgBr (6), ZrO,+15 mol.% CaO (7) i CaF; (8).

Prenosni brojevi u ¢vrstim elektrolitima

Kod te¢nih elektrolita katjoni i anjoni obicno imaju sli¢cne pokretljivosti, pa su im slicni i
prenosni brojevi. U ¢vrstim elektrolitima, zbog znacajne zavisnosti pokretljivosti od kristalografskog
radijusa jona ili od prirode strukturne defektnosti, prenosni broj jedne od jonskih vrsta, ¢esce katjona,
obicno je jednak jedinici. Zbog toga su ¢vrsti elektroliti najcesée takozvani unipolarni provodnici.

Prenosni brojevi jona u ¢vrstim elektrolitima, kao i u rastvorima, mogu da se mere na vise
nacina. Ovde je, na primeru Agl, opisana direktna gravimetrijska metoda poznata po njenom autoru
kao metoda Tubanta.”” Ovu metodu prikazuje slika I1.34. Tri tablete Agl nadinjene presovanjem
praha odmerene mase, stegnute su izmedu folija metalnog srebra, takode prethodno izmerene mase.
Kroz sistem se neko vreme propusta jednosmerna struja, koja se meri kulometrom. Srebrna folija
vezana kao anoda se rastvara, a na foliji vezanoj kao katoda izdvaja se elementarno srebro. Posle

prekidanja struje meri se promena mase svake od metalnih folija i tableta elektrolita.

Ag-te — Ag Ag— Ag  te

Ag Agl Agl Agl Ag

Slika I1.34. Tlustracija Tubantove metode merenja transportnih brojeva u ¢vrstim ektrolitima



Porast mase katode jednak je smanjenju mase anode nezavisno od veli¢ine prenosnih brojeva,
a obe ove veli¢ine srazmerne su prema Faradejevim zakonima protekloj koli¢ini struje. Merenje ovih
promena sluzi samo kao provera podataka iz kulometrije. Prenosni brojevi mogu da se odrede samo
iz promene mase tableta elektrolita. Da su samo katjoni nosioci struje (# = 1), svi katjoni dobijeni
rastvaranjem anode bili bi preneti do katode na kojoj bi se redukovali do srebra. Masa svih tableta
elektrolita ostala bi nepromenjena. To znaci da je odnos porasta broja molova anodnog odeljka 1
porasta broja molova srebra na katodi (odnosno broja molova elektrona proteklih u toku elektrolize)
jednak nuli. Uz pretpostavku da su samo anjoni nosioci struje (%~ =1), katjoni srebra nastali
rastvaranjem anode, buduci nepokretni, ostali bi na mestu nastajanja. On bi bili neutralisani unutar
faze Agl anjonima pristiglim iz tablete elektrolita uz katodu. Visak katjona koji bi se time pojavio u
katodnom odeljku bi se redukovao na katodi. Na taj nacin bi tableta Agl uz katodu izgubila onoliko
mase za koliko bi porasla masa tablete uz anodu. Odnos porasta broja molova tablete uz anodu 1
porasta broja molova srebra na katodi jednak je u ovom slucaju jedinici. Iz ova dva primera vidi se da
je odnos promene broja molova elektrolita uz anodu (An,) prema promeni broja molova katode (An)
jednak prenosnom broju anjona. Koriste¢i Faradejeve zakone elektrolize, to moze da se izrazi u

opstem obliku jednacinom:

Am,
_An, M,
An, It
zF

gde je [ jacina struje, a 7 vreme elektrolize, M, relativna molekulska masa elektrolita, a Aw, promena
mase anodnog odeljka elektrolita.
U tabeli I1.14 navedeni su neki unipolarni ¢vrsti elektroliti uz oznacene temperature ili

temperaturske intervale u kojima vazi unipolarnost.



Tabela 11.14. Cvrsti elektroliti sa unipolarnom provodljivoséu i temperaturski intervali u kojima se

ona javlja
t.=1 =1

SO T/ °C SO T/ °C
NaCl <400 BaF, 500
KCl1 < 400 BaBr, 250 - 350
NaF < 400 PbBr, 250 - 365
AgCl 350 BaCl, 400 - 700
Agl 25 - 560 PbF, 200
Cul 400 - 500
CusS =~ 200

Provodljivost rastopa soli

Kad se so istopi sve njene cestice postaju veoma pokretljive, kao one u te¢nom stanju.
Provodljivost rastopa soli, pre svega, zavisi od koncentracije jona, koja zavisi od udela jonske veze.
Tipicno jonske soli, na primer, halogenidi alkalnih i zemnoalkalnih metala imaju velike provodljivosti.
Soli sa velikim udelom kovalentne veze imaju male provodljivosti zbog male koncentracije jona,
uslovljene malim stepenom autodisocijacije. Jonska jedinjenja, uz to, imaju i vece temperature

topljenja. Slika I1.35% prikazuje ovu $arolikost osobina.
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Slika II.35. Specificna elektricna provodljivost jednokomponentnih rastopa soli u funkciji

temperature

Ako neki metal gradi soli razli¢ite valentnosti, so nize valentnosti ima jace izrazeni jonski karakter, pa
zbog toga 1 vecu provodljivost. Ovo je slucaj kod, na primer, soli zive, bizmuta i kalaja. Vrsta hemijske
veze zavisi od polozaja elementa koji gradi jedinjenje u Periodnom sistemu. Medumolekulske sile,
takode, uticu na provodljivost rastopa. Tako rastopi berilijum-hlorida i cink-hlorida, neposredno iznad
tacke topljenja, imaju izuzetno veliki porast provodljivosti pri porastu temperature (slika I1.35). Posle
rastapanja ova jedinjenja ne prelaze odmah u sistem nezavisnih molekula, ve¢ najpre u vrlo viskoznu

tecnost s velikim stepenom asocijacije molekula. Nagli rast provodljivosti poti¢e od naglog opadanja



viskoznosti zbog smanjenja srednjih dimenzija molekulskih aglomeracija. Neki rastopi, s druge strane,
pokazuju maksimum provodljivosti na dovoljno visokim temperaturama, ali s daljim porastom
temperature provodljivost opada. Ovo je posledica smanjenja stepena disocijacije zbog priblizavanja
kriticnoj temperaturi. Na kriticnoj temperaturi tecnost postaje para u kojoj je elektroliticka disocijacija
nemoguca. Jonska jedinjenja imaju vrlo visoke kriticne temperature, pa im je maksimum provodljivosti
na temperaturama na kojima su merenja provodljivosti teSko ostvarljiva.

Slika I1.35 pokazuje da se kod Hgl,, odmah posle topljenja, provodljivost smanjuje s
porastom temperature. To pokazuje da je za ovu so temperatura topljenja vec¢a od temperature
maksimuma provodljivosti. Objasnjenje uzroka temperaturskog maksimuma provodljivosti dobija se
proucavanjem dejstva pritiska na provodljivost. Ako se primenom pritiska spreci termicko Sirenje
rastopa, tj. ako se obezbedi uslov konstantne zapremine, provodljivost pokazuje jednoli¢ni rast s
porastom temperature.

Molarna provodljivost rastopa soli moze da se izrac¢una iz specificne provodljivosti po

jednacini:

u kojoj je I molarna zapremina (povezana s gustinom i molarnom masom po jednacini '=M /o, a

C je molarna koncentracija u [mol m™).

Pojam prenosnih brojeva u rastopima soli je problematican, jer ne postoji referentni sistem,
kao sto je voda u vodenim rastvorima, u odnosu na koji bi se posmatralo kretanje jona. Ipak, postoje
publikovani radovi u kojima autori tvrde da su pronasli metode i merili prenosne brojeve u rastopima
soli. Te metode zasnivaju se na nastajanju razlike nivoa izmedu katodnog i anodnog prostora spojenih
kapilarnim cevcicama, koje omogucuju elektroliticki kontakt i tok struje, ali, po zakonu spojenih

sudova, ne dozvoljavaju brzo izjednacavanje nivoa tokom odigravanja elektrolize.



Provodljivost dvokomponentnih rastopa

Jedna od odlika rastopa jeste da se mesaju u svim odnosima, a retko kad grade parcijalno
mesljive tecnosti. Provodljivost zavisi od pojedinacnih osobina svake komponente kao i od njihovog
molskog odnosa. Pri stalnoj temperaturi binarne smese pokazuju cetiri tipa ponasanja: (1) aditivnost,
kad vazi jednacina » = Xaxa + Xpis (provodljivost se linearno menja s promenom molskog sastava,
od ¢ciste jedne do ¢iste druge komponente); (2) pozitivha odstupanja od aditivnosti, koja mogu da budu
1 tolika da izoterma provodljivosti pri nekom molskom sastavu ima maksimum; (3) negativna
odstupanja od aditivnosti, koja mogu da budu i tolika da izoterma pri nekom molskom sastavu
pokazuje minimum i (4) pozitivha i negativna odstupanja od aditivnosti. Ovi slucajevi graficki su

prikazani na slici I1.36.
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Slika IT1.36. Tipicni oblici izotermi provodljivost-sastav binarnih sistema rastopa soli: aditivnost (1),

pozitivno odstupanje (2), negativno odstupanje (3) i mesovito odstupanje (4) od aditivnosti

Aditivno ponasanje se najrede srece u praksi. Obi¢no se srecu manja ili veca pozitivna ili
negativna odstupanja. Pozitivha odstupanja znace da je u smesi disocijacija jaca ili da su jon-jon

medudejstva manja, nego u zasebnim komponentama. Negativna odstupanja znace da je u smesi jon-



jon medudejstvo jace ili da je stepen disocijacije manji nego u ¢istim komponentama. Jedinstveni tip
ponasanja pokazuju smese komponenti sli¢nih osobina, na primer smesa dve jonske soli. Pozitivna i
negativna odstupanja pokazuju smese komponenti razlic¢itih osobina, na primer kada je jedna so
izrazito kovalentnog karaktera u odnosu na drugu.®” Binarni rastopi u kojima je jedna komponenta
izrazito kovalentna so, neznatne provodljivosti, a druga komponenta je jonskog karaktera, u
teorijskom smislu ne razlikuju se od vodenih rastvora elektrolita i mogu da se teorijski razmatraju na

isti nac¢in kao i vodeni rastvori.

Provodljivost elektrolitickih rastvora u aproti¢nim rastvarac¢ima

Aproticni rastvaraci, od kojih su neki pomenuti u tabeli I1.1, kao i voda, mogu da se koriste
za pravljenje elektrolitickih rastvora. Rastvori sa aproti¢nim rastvaracima imaju u proseku za red
veli¢cine manje provodljivosti, kako specificne tako i1 molarne, u onosu na vodene rastvore istih
koncentracija. To u isto vreme znaci manje difuzione koeficijente i jonske pokretljivosti. Ovo je
uslovljeno bilo veéim viskoznostima, bilo ve¢im radijusima solvatnog omotaca, ili sa oba ova faktora
istovremeno. Druga opsta odlika, jace izrazen stepen jon-jon medudejstva, posledica je u proseku nizih
vrednosti dielektricnih propustljivosti do izrazitijih jonskih asocijacija, zbog cega je Kolrauseva
zavisnost tipa A= f( C'?) krivolinijska skoro do nulte koncentracije (slika I1.37). VaZno je napomenuti
da u najvecem broju aproti¢nih rastvaraca (alkoholi su izuzetak) nema vodonicnih veza. Zbog toga u
njima nema anomalne provodljivosti jakih kiselina i jakih baza. Sve ovo prikazuje slika I1.37, na kojoj
je data zavisnost provodljivosti hlorovodonika i amonijumhlorida u dimetilformamidu u koordinatama
A =f(C"3.%9 Zbog slozene zavisnosti od koncentracije, molarna provodljivost jakih elektrolita u
aproti¢nim rastvaracima u literaturi se opisuje uglavnom jednacinama sli¢cnim onima koje se koriste za

opis vodenih elektrilitickih rastvora jako visokih koncentracija.
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Slika I1.37. Zavisnost molarne provodljivosti od korena koncentracije HCl 1 NH4Cl u 7,#-dimetil

formamidu na 20 °C.

Elektrohemijska ispitivanja u aproti¢nim rastvaracima znacajna su prvenstveno zbog razvoja
litijumskih baterija. Izvesni broj aproticnih sistema rastvarac + litijumova so pokazuje zadovoljavajucu
hemijsku stabilnost u kontaktu sa litijumom i omogucuje odigravanje redoks procesa litijumske
elektrode. Metode ispitivanja provodljivosti, jonskih pokretljivosti i difuzionih koeficijenata u
aproti¢nim rastvorima iste su kao i one za vodene rastvore. Radi poredenja s vodenim rastvorima, u
tabeli I1.15 prikazane su molarne provodljivosti pri beskona¢nom razblazenju odredenog broja

katjona 1 anjona u nekim od aproticnih rastvaraca pomenutih ranije u tabeli I1.1.

Tabela I1.15. Molarne provodljivosti (7' ¢cm®* mol™) pri beskonaé¢nom razblaZzenju odabranih

katjona i anjona u nekim aproti¢nim rastvara¢ima na 25 °C.

jon

Rastvarac H* Li* Na*t Kt ClO4 Cl” Br I




PC 12,9

8,43 9,46 1152 1893 18,35 18,9 18,33

b b b

DMSO 14,74 13,8 14,4 24.6 24.0 242 23,8
DMF 28,9 29,7 30,3 52,4 55,1 54,7 52,3
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