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Kap. 1. Ele ktrolytt-likevekter.

a) Elekbrolytisk dissosiasjon.

En rekke stoffer gir ved opplgsing i et egnet opplgsningsmiddel positivt
og negativt ladde atomer eller atomgrupper. I et elektrisk felt vil slike
ladde partikler vandre. Dette har gitt dem navnet ion ( ): vandrer).

Vi sammenfatter alle stoffer som har nevnte egenskap i en gruppe og kaller

dem elektrolytter. BEn elektrolytt spaltes i ioner, en prosess vi kaller
elektrolytisk dissosiasjon. En kan skille mellom ekte og potensielle elektro-
lytter. BEn ekte elektrolytt inneholder ioner allerqde i fast eller flytende
tilstand, f.eks. NaCl. En poténsiell elektrolytt danner ioner fgrst ved en
vekselvirkning med opplgsningsmidlet, f.eks. HC1l ved opplgsing i vann.

For opplgsingen og dissosieringen av en ekte elektrolytt spiller opp-
lgsningsmidletssolvatasjonsevne ): evnen til & omhylle elektrolyttenes ioner,
en meget viktig rolle. P.g.a. sitt dipolmoment har vannmolekyler utpreget
evne til & omhylle ioner (ogs& molekyler), et fenomen vi kaller hydratasjon.

Et opplgsningsmiddels dielektrisitetskonstant, D, spiller en avg jgrende
rolle for i hvilken utstrekning en elektrolytt disscsierer. La elektrolyt-
ten AB ved dissosiasjon gi A% og B¥. Tiltrekningskraften mellom disse mot-
satte ladde ioner er iflg. Coulombs lov omvendt proporsjonal med opplgsnings-
midlets dielektrisitetskonstant. Vann med D = ca. 80, viser sterk dissosier-
ende evne pé elektrolytter. Etanol (D=25) viser langt svakere, og benjen
(D=2,3) meget svak dissosierende evne pé f.eks. salter.

Den viktigste gruppe av potensielle elektrolytter er syrer og baser,
feeks. HC1 og CHBNH2 (metylamin). Et opplgsningsmiddel som kan virke som
base (protonopptaker), vil kunne fremme dissosiasjonen av en syre. Et opp-
lgsningsmiddel med protongivende evne (syre), vil kunne fremme ioniseringen
av en base. Vann kan virke bdde som syre og base, og av den grunn vil bade
syrer, f.eks. HCl, og baser, f.eks. CH_NH., danne ioner i vann. Bensen

372’

derimot, som hverken er syre eller base, vil lgse bide HC1 og CHBNH2 uten

ionedannelse.

b) Diesosiasjonsgraden.

Dissosiasjonsgraden er den brgkdel av en elektrolytis opplgste
molekyler som er dissosiert i ioner. Overfor vann faller elektrolyttene
i to ganske godt adskilte grupper, sterke og svake elektrolytter. De ster-

ke elektrolytter har selv ved ganske hgy konsentrasjon en dissosiasjonsgrad



ner 1. Denne gruppe omfatter de aller fleste salter, samt de viktigste
uorganiske syrer og baser, som HCI1, HNOB’ H2804 (i 1.trinn), NaOH, Ca(OH)2
(de to siste egentlig 4 betrakte som salter av vann’/. De svake elektrolytter
har derimot i midlere konsentrasjoner en lav dissosiasjonsgrad, ): det meste
av den opplgste elektrolytt foreligger udissosiert. De svake elektrolytter
omfatter de aller fleste organiske syrer og baser, samt endel uorganiske
syrer og bager, f.eks. carbonsyre, borsyre, ammoniakk .

Dissosiasjonsgraden, of , for en elektrolytt kan eksperimentelt bestermes
ved & méle frysepunkt~ eller kokepunktforhgyelsen. La n molekyler av en
elektrolytt vere opplgst i 1000 gram opplgsningsmiddel. La oss forutsette
at alle molekyler som dissosierer, hver gir?ioner. Hvor mange ganger flere

partikler fér en p.g.a. disossiasjonen enn om stoffet ikke hadde dissosiert?

Antall joner =—ee— oo -~ == = 0% 4,7

. udissosierte "molekyler" ——e——es—eciammaao = n-X-n

nf1 + eL(z-1)]

1}

Svar: (1 + o (2= l)] -ganger

-

N&r en regner at frysepunktnedsettelsen og kokepunktforhgyelsen er
proporsjonal med antall partikler pr. vektmengde opplgsningsmiddel, vil en
elektrolytt som dissosierer som ovenfor angitt, vise £i+ g‘(z—l)j -ganger

s& store effekter enn om stoffet ikke hadde disossiert i ioner. Altsa:

(1) A, =A - 11+ f;f;(z—l)':,
hvor:
Z@d. = malt frysepunkt- eller kokepunktforhgyelse.
/\ = beregnet " " " pa grunnlag av

antall mol pr. 1000 g opplgsningsmiddel.

Nér lﬁ°< er malt, /\ beregnet og z kjent, kan o{ beregnes.
Dissosiasjonsgraden er avhengig av konsentrasjonen. La AB vare en
svak elektrolytt. I vann har en likevekta:

(2) 4B 2> A + B

Massevirkningsloven gir:

G,,- *GC ~
At B . S
(3) . = K (K = dissosiasjonskonstanten)
AB




- 3 -

La n mol AB vere opplgst i V liter opplgsning. Molar konsentrasjon

©- % - Dissosiasjonsgraden betegnes med ot .
Da er:
Cav = Cg~ = L-cC
CAB =Cc - |'/'\ L3¢} = C(l - ,{‘ )
Innsetting i (3) gir:
R 0{2
(4) —ﬁ_._c_zK LT, ~ - K - %_

Finn selv ut hvordan ~ endres ved variasjon av V mens n er konstant, og

ved variasjon av n mens V er konstant.

Den matematiske sammenheng i (4) uttrykker Ostwalds fortynningslov.

c) Aktivitet.

I en ideal opplgsning av en elektrolytt gver de tilstedeverende ioner
ingen innflytelse pa hverandre. I meget fortynnede opplgsninger, likesom
1 gasser under lavt trykk, er en meget ner den ideale tilstand. La oss be-
trakte en ikke ideal opplgsning. Ved anvendelse av massevirkningsloven pa
likevekta:
(1) 4+B Z ¢c+D

har en:
Ch o °p

(2) = = K
Cp o cB c

Kc er imidlertid avhengig av konsentrasjonen. For ikke-ideale systemer bgr
en nytte den sdkalte aktivitet istedenfor den molare konsentrasjon i masse-
virknings yttrykket. En har:
(3) a = fe¢
hvor :

a = aktiviteten

f = aktivitetskoeffisienten

¢ = molar konsentrasjon.

Ved innfgring av aktiviteten fir en uttrykket :

a ¢« 4
(4) -




- 4 -

Ka er i motsetning til Kc uavhengig av konsentrasjonen. Ka kalles den

termodynamiske likevektskonstant. La oss sgke sammenhengen mellom Kc og Ka:

beofoc fnf Cqh ¢ C fof
5) k= LS-C°p°°D_ ¢’D,C'D . C'D g

a fA « Cp o fB . Cg fA . fB Cy *+ Cp i‘A . fB c

Hva er aktivitetskoeffisienten for et ioneslag i en opplgsning avhengig
av ? La oss tenke oss en blanding av elektrolytter lgst i vann. BEt enkelt
ion i denne opplgsning gver tiltrekning pd ioner med motsatt ladning, men
frastgtning p& ioner med samme slags ladning. Hvert ion i opplgsningen kan
sies & vare omgitt av en "ionesky" med motsatt ladning. Stgrrelsen av denne
ioneskyen omkring et ion avhenger av opplgsningens konsentrasjon. Ioneskyen
¢r dssto tetfere ballet rundt sentralionet jo stgrre konsentrasjonen er.

Bt ions bevegelighet i oppl¢sniﬁgen er derfor svhengig av samtlige ioneslag
i opplgsningen. Debye og Hiickel har funnet en matematisk sammenheng mellom
aktivitetskoeffisienten for et ioneslag i og den sdkalte ionestyrke for
tynne elektrolyttopplgsninger:

2
z,
(b) logf, = - 1,28.10% - —————13 - Vx
(D.T)7/2

hvor:
f, = aktivitetskoeffisienten for ioneslaget i
z; = tallverdien av valensen for ioneslaget i
D = opplgsningsmidlets dielektrisitetskonstant
T = abs. temperatur

= 2 =2 2 2

X sz ° Cj Za . Ca + Zb . Cb + -+t Zi . Ci +

1 < 2 .

5 Qizj Cj kalles ionestyrken.

Drgft hvordan fi endres ved variasjon av de forskjellige variable i likning

(6).

d) Ioneprodukt.

La oss fgrst betrakte en elektrolyttopplgsning som stdr i likevekt
med uopplgst elektrolytt, f.eks. en mettet opplgsning av benzoesyre i et
glass med uopplgst benzoesyre pd bunnen. I oppl@gsningen har vi:

c + c -
H_ O . c, 1, Co0

C




eller:

c + _ . C
HBO C6HSCOO Ké 06H5COOH

I den mettede opplgsning har CéH COOH sin maksimale verdi og er konstant
ved en bestemt temperatur. Dette maksimake ioneprodukt (¢ HBO 6 5COO )
kaller vi opplgselighetsproduktet for 06 5COOH og betegner det med

L .
6H5COOH . Altséa:

c., At . C - .
(2) H30 C6HSCOO 6H5COOH

For en opplgsning av en elektrolytt Aan som innstiller denne likevekta:

(3) 4B = nA™ o+ ppRT

og som star i likevekt med uopplgst Aan, har vi:

(4) C2m+ ) Czn- B LAan
Likning (4) gjelder ogsd selv om det ikke foreligger udissosierte Aan-
molekyler i opplgsningen. Sammenhengen mellom opplgselighetsprodukt
og opplgselighet gdr fram av fglgende:

I mettede opplgsninger av tungt opplgselige salter kan vi regne med
at alt som er opplgst er fullstendig dissosiert (Jfr. Ostwalds fortynnings-
lov). Opplgseligheten 1 ﬁol/liter kaller vi S. Vi har da:

c =n .S, og c = m=*3S

AT

Ved innsetning i (4) fér vi:

(5) LAan = (nsS)* « (mS)™ =n" .. "™
I en umettet opplgsning av Aan er ioneproduktet < opplgselighetsproduktet.
Vi kan gke ioneproduktet til sin maksimale verdi 1) ved fjerning av opp-
l¢sningsmiddel, 2) ved tilsetting av et lettopplgselig salt som innehol-
der A" gker vi c mt 3) ved tilsetting av et lettopplgselig salt

som inncholder B®™ gker vi an_. Ved fortsatt forsgk pa ¢king av ione-
produktet, begynner det & skilles ut uopplgst salt. Betingelsen for ut-
felling av et salt er at ioneproduktet overskrider opplgselighetsproduktet.
For & f4 felt ut si mye som mulig av et ion fra en opplgsning, kan en i
mange tilfelle oppnéd det ved & nytte et passende overskudd av fellings-
middel. F.eks. har vi i en mettet AgCl-opplgsning ved romtemperatur:

LAgCl = CAg+ O 1,8.10'10
Herav: ¢ [ = ¢ _ = \/ 1,8.1070 = 1.34.107
Ag Cl —_—



. -1 -
Ved tilsetting av et lettopplgselig klorid slik at Co1- = 10 7, blir:
-10
c = lzg;lg___. = 1,8.10-9
+ -1

altsd ca. 104 ganger mindre enn i en ren mettet AgCl-opplgsning. Tilsetting
av overskudd av fellesmiddel kan virke mot sin hensikt nér en kan risikere
kompleksdannelse. Ved utfelling av Ag* méd CN~ vil det danneds AgCN ved
overskudd av CN~ 1gse seg opp igjen p.g.a. kompleksdannelsen:

AgCN + CN~ = Ag(CN)Q“

Betingelsen for opplgsing av et salt er at ioneproduktet blir gjort mindre

enn opplgselighetsproduktet: AgCl lgser seg opp i NH_-opplgsning p.g.a.

3
at Ag" blir komplekst bundet av NH
+ +
ag” v 2N, 2 g (WH),

ZnS lgses ved tilsetting av HCl-opplgsning p.g.a. at cS__.minker som fglge
av reaksjonen:

™ + 280 = H.S + 2H0
3 ) 2

Prgv & finne ut reaksjonsmekanismen ved opplgsning av:

a) CaCO3 i HCl-opplgsning
b) BaCrOA i - " -

c) CuS i varm HNO_-opplgsning.

3

e) Salteffekt.

Vi har sett eksempler p& at et salts opplgselighet blir nedsatt i en
opplgsning av en likeionet elektrolytt, fe.eks. AgCl i KCl-opplgsning.
Hvordan er opplgseligheten av AgCl i KNOB-opp1¢sning i forhold til opplgse-
ligheten i vann ? Vi bgr her ha klart for oss at vi strengt tatt burde
nytte aktiviteten i stedenfor den molare konsentrasjon i uttrykkeét for
ioneproduktet. Altsd f.eks.:

Lagor = 2ag+ * 201 = gt v eppr t fop- -
L
Herav: Cpot Co1= = F AgCl. 7
Ag* c1-

Iflg. likning (6) i Kap.l,c), blir bide ng+ og fCl' nedsatt ved namrver
+ -
av f.eks. K og NO3 s )t at produktet Chgt " o1 8 derved opplgselig-



heten av AgCl blir noe stgrre i KNO_-opplgsning enn i vann. Etter Popoff

3
og Neuman gjengis en tabell som viser opplgseligheten av AgCl og av BaSOL

i KNO_-opplgsninger med forskjellig konsentrasjon (tabell 1).

3
Tabell 1.
Konsentrasjon . P 5
ay KNOB—Oppl. Opplgselighet (Molaritet . 107)
(molaritet) AgCl BaSO4
0 1.278 0,96
0.001 1.325 1.16
0.005 1.385 1.42
0.01 1.427 1.63
0,036 - 2,35

f. Donnan-likevekt.

La oss ta for oss et meget enkelt eksempel pd en Donnan-likevekt.
I et begerglass med NaCl-opplgsning anbringer vi en celle med halvgjennom-
trengelige vegger. I cellen er det stgrre kolloidpartikler, f.eks. protein-
kolloider som vi betegner med Pr*, samt Na® og C17. Cellens vegger slipper
lett gjennom Na™® og C17, men ZEELPF+' N&r systemet er kommet i likevekt, ma

disse betingelsene vare oppfylt:

1. Elektrongytralitet:

Inne i cellen: Cya* ¥ Cpp+ T Co1- (1)
Utenfor cellen: C'Na+ = chl‘ (2)
2. Ioneproduktet:
= ' R !
®yat " Sc1- ¢ Nat  ©oc1- (3)

At dette ioneproduktet mi vere likt p& begge sider av den halvgjennomtrenge=

lige vegg er lett & forstd dersom vi hadde et mettet system. Da ville jo
. = . e ! . 1 = .
Sya*t * Cc1- LNaCl og likesa c Na © © 1 LNaCl

Betingelse 2 mi ogsd vare oppfylt -om vi har et umettet system. La oss n

betrakte systemet ved forskjellige mengdeforhold mellom Cyat 8 Cppt

Tilfelle 1: = ¢ =1 Etter (1) er da ¢ =2

®Nat = Cppt c1-
Ioneproduktet =1 *+ 2 =2 Etter (3) er da:



Tilfelle 2: Cppt > c e 1la Cpp+ = 1 og Chyat = 0,1

Etter (1) er da cgy- = 1s1. Ioneprodukt =
0,1 * 1,1 = 0,11 Etter (3) er da:
———
et =o'~ = Vo1 = 0,33

Tilfelle 3: Cpp+ < CNat * la Cppt = 1 og Cyat " 10

Etter (1) er da‘ c¢. . = 11. Ioneproduktet = 10 * 11 = 110

Cl
Etter (3) er da: —_—
' = ' = =
CNat ¢y \/110 10,49
Tilfelle 4: Cppt = 0] 0  Cy,t = 1
Etter (1) er da: o~ = 1. Ioneproduktet =1 * 1 =1

o ! = =
Etter (3) er da: C Nat = ©'o1- l_

Resultatene er sammenstilt i fglgende tabell.

iZksempler pd Domnan-likevekter:

Inne i cellen l Utenfor cellen *“1\
Tilfelle Cop+ | Cyat o= | Ogat * CCI" C'Na” ! C'Na+ c'Cl..v a+/c 'Na+
I 1,0 1.0 2,0 | 3,0 1,41 t 2,82 l 0,707
II 1,0 | 01 1,1 | 1,2 0,33 | 0,66 | 0,302
IIT 1,0 | 10,0 § 11,0 21,0 10,49 | 20,98 | 0,94
v 0,0 1,0 1,0 | 2,0 1,0 | 2,0 ] 1,0

Prgv selv & finne ut hva en kan lare av denne drofting.



Kap. 2. Tonevandring i et ejejtrisk felt.

2) Elektrolytisk ledningsevne.

Ved elektrisitetstransport i metalliske ledsre foregir ingen kjemiske
forandringer. I faget elektrokjemi skal vi bare ta for oss sdkalte elektro-
lytiske ledere fordi elektrisitetstransport i disse ogsi er forbundet med
kjemiske forandringer. Elektrolytiske ledere er salter i fast, smeltet og
opplgst tilstand, s amt opplgsninger av syrer i basiske og baser i sure opp-
lgsningsmidler. Ogsd kolloide opplgsninger leder elektrisk strgm.

La oss tenke oss at vi vil mé&le den elektrolytiske ledningsevne i en
elektrolytt-opplgsning. I et jamtjukt rgr med en elektrode i hver ende
(parallelle med hverandre) er det en elektrolytt-opplgsning, f.eks. salter
i vann (fig. 1).

Forbindes elektrodene med

+ —jElektrolyttopplgsning[—~ + polene pd en likestrgmkilde,

vandrer kationene mot katoden
Fig. 1. og anionene mot anoden. Den
elektriske motstand mellom elektrodene uttrykkes slik:

= . 1
(1)Rcrq

hvor R = motstanden (ohm), 1 = avstanden mellom elektrodene (cm), q = arealet
av en av de like store elektroder (cm2), og @ = spesifikk motstand, som er
en karakteristisk stgrrelse for vedkommende elektrolyttopplgsning ved en be-
stemt temperatur. M3les R,1 og q med h.h.v. ohm,cm og cm2, blir benewvningen
for ¢ ohm.cm. Av (1) gér det frem at ¢ er motstanden i en 1 cm3 terning
av elektrolyttopplgsning ndr elektrodene faller sammen med to motstéende
sideflater. Den spesifikke ledningsevne, # » for en elektrolyttopplgsning
er den inverse verdi av den spesifikke motstand. Altsa:

(2) “ = 01,

Benevningen for 4 blir altsi o™t em™. Veq innsetting av (2) i (1)

far vi: 1

(3) u- —3

For vanlige celler en nytter i praksis ved mdling av elektrolytisk lednings-
evne, regner en med den sdkalte cellekonstant slik at

C,
(4) A= _?gﬁ_

Stgrrelsen CK bestemmes eksperimentelt ved & mile R med vedkommende

elektrode i en elektrolyttopplgsning med kjent ¢ og beregner Ck etter (4).



Prinsippet for den eksperimentelle bestemmelse av R forutsettes kjent fra
fysikken. Da M er temperaturavhengig, md en ved ledningsevnemdlinger alltid
méle og angi temperaturen som m&lingene er utfgrt ved. P& laboratoriet
nyttes alltid termostat.

N&r en elektrolytt-opplgsnings molaritet og normalitet er kjent, kan
en beregne den molare ledningsevne /4 og ekvivalentledningsevnen /A , idet:

(5) Lo £ 1000
J* konsentrasjonen som molaritet
© A - £ L

konsentrasjonen som normalitet

Ved utregning aV'/L.(JQ) multipliserer en /{ med det volum (ml) som inne-
holder 1 mol (gramekvivalent). For enverdige elektrolytter, f.eks. NaCl,

er f4 = /L

Ved 4 tenke seg ledningsevnen i det volum som inneholder 1 mol (gramekvivalent)
malt i en rektangulsr celle med 1 cm mellom elektrodene (fig. 2) far utreg-

4o radin ningen av AL og /A sin naturlige for-
_“,_,,wjzr‘ P klaring. I nederste venstre hjgrne
— | . ; 3

_8i P er det avmerket en terning pa 1 em”.
- - = o
hi .-~~~ ) I cellen er det antall ml opplgsnin 1)
P g

som inneholder 1 mol (gramekvivalent).
Nér flaten abcd er horisontal, er led-
ningsevnen proporsjonal med arealet av
flaten abfe som er lik:

1000 e , hvor V = antall liter

som inneholder n mol (gramekvivalenter)

og % = antall liter pr. mol (gram-
ekvivalent ).

Ledningsevnen i terningen er lik: # ° Den totale ledningsevne er da:

PR % . 1000 = A 1000 Jfr. likning (5) og (6).

<=

1) Opplesningens overflate er i planet efgh



Tabell 2. Ledningsevnens avhengighet av konsentrasjonen

(vandig opplgsning ved 18°C).

Elektrolytt Molaritet Mg 4/&18
KC1 1 0,09822 98,22
0,1 0,01120 112,0
0,01 0,001224 122,4
0,001 0,0001273 127,3
HC1 1 0,301 301
0,1 0,0351 351
0,01 0,00370 370
0,001 0,000377 377
CHBCOOH 1 0,00132 1,32
0,1 0,000460 4,60
0,01 0,000143 14,3
0,001 0,000041 41

For sterke elektrolytter som f.eks. KC1 og HC1, endres‘JQLbare noen prosent
innen et ganske stort konsentrasjonsintervall. Noe helt annet finner en
for svake elektrolytter, som f.eks. CH COOH. Hva er grunnen til at N\
varierer med konsentrasjonen ? En kan si at det skyldes to &rsaker

a) En viss mengde av en elektrolytt har mindre dissosiasjonsgrad jo mindre
mengde opplgsningsmiddel den befinnerssg i (jfr . Ostwalds fortynningslov).
Dette gjelder bdde for sterke og svake elektrolytter, men mest for de svake
elektrolytter. b) Det bidrag et enkelt ion yter for elektrisitetstransport-
en er ikke uavhengig av de andre ioner rundt det. Ioner gver tiltrekning
eller frastgtning pd hverandre, og vil av den grunn virke gjensidig pd hver-
andre under ionebevegelser i et elektrisk felt. Denne gjensidige virkning
mellom ionene. blir mer utpreget jo stgrre konsentrasjonen er.

La oss betrakte en svak elektrolytt som innstiller likevekta:

B2 4+ B
Hvordan gir det med /A ved gkende fortynning ? lLa oss forutsette at konsent-
rasjonen er sd liten at vi kan si at den gjensidige ionepdvirkning spiller
liten rolle. Setter vi den helt ut av betraktning, er #4 proporsjonal
med ionekonsentrasjonen. Altsi:



(7) M= K- X *¢
hvor :
K = proporsjonalitetsfaktor, oA = dissosiasjonsgraden og ¢ = molar konsentra-

~

sjon. Dessuten har en:

(8) /\=f:-"-1ooo=:/\-1<'

Ved minkende konsentrasjon gire{ mot 1 (jfr. Ostwalds fortynningslov) og /\
gdr mot sin maksimalverdi J\, = K'. Ved innsetning i (8) fér en:

A
AW

Dette muliggjgr en bestemmelse av C4 ved ledningsevnemdling nér -/\Q er kjent.

(9) K =

Ved innsetning av (9) i uttrykket for Ostwalds fortynningslov for en
l-verdig binsr elektrolytt, fér vi:

(A //\..,)2- c N

(10) = K

1 - AN A -

Ved & mdle /\ for en rekke forskjellige verdier av c kan en beregne begge
konstantene /\_a og k - Likning (10) er godt anvendbar pd svake elektrolytt-

er, men ikke pd sterke.
Ba oss igjen betrakte uttrykket:

o 2
‘./\ . C =K

1-¢/ c

(11)

N&r ¢ = 0, gdr « — 1. Ved tilstrekkelig lav verdi av c, tillater vi oss
4 sette « 2 - 1, og fér:
(12) 1- £ =§— eller (;/\=-I]{-—'c+1
c c
): at under disse forutsetninger varierer ¢A tilnsrmet lineart med c.
N&r c er forholdsvis stor eller Kc meget liten, m& c¢{ ngsd vare meget liten.
Nire € 1, er 1 -¢A 41 (11) tilnmrmet 1lik 1, og:

K
(13) L == c_c

I tabell 3 er ¢ beregnet etter (9), K, etter (11) og (13), og K, etter:
aA+ . aB... f.A:" * CA+ ° fB_ . CB—
(14) c = = K . fA+
AB 4B ¢

ch=Ka

og etter Kap. 1c (6).
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Tabell 3. Dissosiasjon av CHBCOOH i vandig opplgsning
ved 25°C, beregnet etter ledningsevnemdlinger.

c K K K
/\ ¢ ° 2
Mol/liter etter (11) etter (13) etter (14)

0,000028014 210,32 0,539  1.768'10™°  0,8110™° 1,752+107°

0,00011135 127,7 0,328 1.779 1,20 1.754
0,00015321 112,0 0,288 1,778 1,27 1,750
0,00021844 96,47 0,248 1,781 1,34 1,751
0,00102831 48,13 0,124 1,797 1,58 1,751
0,00136340 42,22 0,109 1,803 1,61 1,753
0,0024140 32,21 0,083 1,809 1,66 1,750
0,00344065 27,19 0,070 1,814 1,69 1,750
0,0059115 20,96 0,054 1,823 1,72 1,749
0,0098421 16,37 0,042 1,832 1,72 1,747
0,05000 7,36 0,019 1,849 1,81 1,721
0,1000 5,20 0,0135 1,846 1,82 1,695

Dy likning (13) bare gjelder for k &1, er det rimelig at tallene i nest siste
kolonne bare ved hgysre konsentrasjoner stemmer ganske bra med de tilsvar-
ende tall i kolonnen foran. Ka er praktisk talt konstant innen et stort
konsentrasjonsintervall, men ved de hgyeste konsentrasjoner avtar den noe.

Vi kan i denne sammenheng huske pd at likning (6) i Kap.l c) bare gjelder

ved lave konsentrasjoner.

b) Den uavhengige ionevandring.

En slektrolytt-opplgsnings ledningsevne settersec sammen av kationenes
og anionenes andel. I sterkt fortynnede opplgsninger, hvor de enkelte ioner
ikke har merkbar innflytelse p& hverandre, er ledningsevnebidraget for et
ion uavhengig av de andre ioner som mitte forekomme i opplgsningen, sdlenge
konsentrasjonen og ionenes verdighet blir den samme. Betegner vi lednings-

evneandelen for et ioneslag med u, har vi f.eks. for NaCl og KC1 ved de
samme konsentrasjoner:

(1) Nyagr = Ogas 7 Yo -
(2) A

+
KC1 Ug+ Uey-
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I tilstrekkelig fortynnede opplgsninger gjelder:

(3) N
Likesd under de samme forutsetninger:

(4) ‘/\NaJOB - -/\KJo3 T Uyga+ T Uyt

Denne lovmessighet kalles Kohlrausch's lov.

NaCl '/\K01 T Uypt T Ug#

Tabell 4. Differensen mellom JAL for salter i
vandig opplgsning ved 18°¢.

¢ (Mol/liter) KC1 - NaCl KNO ,~NaNO, KJO,-NaJo,
o 21,11 21,17 21,07
0,0001 20,97 20,95 20,95
0,001 20,85 20,80 20,85
0,01 20,48 20,03 20,36
0,1 20,01 17,55 19,12

c) Overfgringstall og ionebevepgelighet.

La oss igjen betrakte elektrisitetstransporten i elektrolyttopplgsningen
av AB og la A" vandre mot katoden med en middel-hastighet v,+ og B™ mot

anoden med en middel-hastighet v Den av hvert ioneslag transporterte

B
elektrisitetsmengde er proporsjonal med middelhastigheten for vedkommende

ioneslags icner. Altsé:

(5) Ioneslaget 4% 2 andel av elektrisitetstransporten

0 _ VA+ uA+
. 4 e = e ————
A vyt + V- Uy + + Up-

(6) Ioneslaget B 2 andel av elektrisitetstransporten

B™ Va+ + vB- Uy + + Up~

u kalles ionebevegeligheten for vedkommende ioneslag.

nA+ kalles overfgringstallet for ioneslaget A"

np- n n " n B~

En har fysikalsk-kjemiske metoder for bestemmelse av overfgringstall.

I tabell 5 er gjengitt eksempler p& noen overfgringstall.
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Tabell 5. Kationoverfg¢ringstall for vandige opplgsninger.
Konsentras jon
Elektrolytt £°¢c 0,01 mol/liter 0,1 mol/liter 0,5 mol/liter
NaCl 0 0,387 0,385 -
18 0,397 0,39 0 ;'382
96 - 01442 =
KC1 25 0,496 0,495 0,492
HC1 18 0,832 0,840
NaOH 25 0,203 0,183 0,169
BaCl2 25 0,437 0,416 0,379

Nér et salts kationer og anioner har samme vandringshastighet, har de ogsd
samme overfgringstall, nemlig 0,5. Ved temperaturstigning glr et salts
kation- og anionoverfgringstall mot 0,5. Nér ekvivalentledningsevne og ower-

fgringstall er bestemt, kan en beregne ionebevegeligheten, idet:

(7) uA+ = nA+ * (uA+ + uB—) = nA+ 'AAB (Etter (5))
(8) ug- = Np- ° (uA+ + uB.) = np. 'jf\AB (Etter (6))
Ved i \7) og (8) & sette inn J/X‘for AB, far en bevegeligheten for

A* og B~ ved "uendelig fortynning".

Tabell 6. Ionebevegelighet for noen ioneslag ved

"uendelig fortynning" i vandig opplgsning ved 18°C.

Kationer Anioner

H30+ . o) . [ 71
Li* ... ..... 330 FT oo e e e e e v e e 46,7
Na* ... ... .. 43,2 Cl™ & v v e v v v v v . 65,5
K* o ... ... 6Lyl Br™ ¢ v v v v v v v o . 67,6
o= 68 S 66,1
Agt oo oL 54,0 NOB' e e e e e e 61,9
Tugt . 45,5 Cl0.™ v v v v v v .. 55,0
1 ++ 1 3

zC . ... 51,5 ) SO£"2 e e e e e 68,0
i 55 Pikrat™ . o . . . . . 25,3

Jo hgyere bevegelighet, jo raskere vandrer vedkommende ion under ellers
like forhold i et elektrisk felt.
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Av tabell 6 ser en at H30+ og OH inntar en sarstilling. *Dette+har
betydning ved konduktometrisk syre/base-titrering. I rekken Li - Cs
gker ioneradien, men helt motsatt av det vi skulle vente, stiger ionebevege-
ligheten fra 1i’ i1 Cs+. Det samme er tilfelle i rekken Mg++ -Ba' .
Ved & huske pd at det er hydratiserte ioner det dreier seg om, fér de

eksperimentelle data sin naturlige forklaring (Se tabell 7).

Tabell 7. Ioneradien for ikke-hydratiserte og hydratiserte ioner i A.

++
Li+ Naf K+ Rb+ cs*t Mg++ ca**  Sptt  Ba

Ikke-hydratiserte @,61 0,96 1,33 1,48 1,65 0,65 0,99 1,13 1,35
Hydratiserte 3,09 2,56 1,98 1,8 1,8 52 4,8 4,8 bsls

Hvordan kan det henge sammen at H o’ har mange ganger so stor ionebevegelig-
+

3

het som Na tiltross for at disse ioner er noenlunde like store? Det samme
spgrsmél kan en stille ved sammenlikning av OH™ og F~. Forklaringen er at i

tillegg til den normale vandring av ionene H of og OH™ har vi en "jumping"

3

av protoner, noe som kan formuleres slik:

+ . . +
HBO + H20 "proton jumping" H20 + HBO

OH™ * H,Q "protonjumping" g4 L op-

d) Konduktometrisk titrering.

Ved konduktomesrisk titrering mdler en den slektrolytiske ledningsevne
under tilsetning av titer. Endringen av den elektrolytiske ledningsevne
rundt ekvivalentpunktet ligger til grunn for bestemmelse av dette. La en
elektrolytt-opplgsning inneholde ioneslagene At og B™, og la oss sette oss
som mdl & bestemme AT kvantitativt. La oss titrere med en opplgsning av
elektrolytten CD som inneholder ionene C* og D°. TIa oss forutsette at

AT og D™ kombineres til et tungt opplgselig eller lite dissosiert stoff AD.
Prosessen kan uttrykkes slik: v

(1) A" +B + ¢t + Do = AD+B +ct

Ledningsevnen vil - alt etter de tilstedevmrende ioners bevegelighet - avta,
holde seg konstant eller gke inntil en nér ekvivalentpunktet. Ved videre

tilsetning av titer stiger ledningsevnen, eventuelt raskere.
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Ved titrering av sterk syre med sterk base (eller omvendt) fé&r ledningsevre -
kurven et forlgp som dette:

VL RN X

! S n

Fig. 3.
Av den grafiske fremstilling kan forbruket av titer bestemmes.

e) Elektroforese.
Elektroforese (el. kataforese) er vandring av kolloidpartikler i et

elektrisk felt. For kolloide opplgsningers stabilitet er i alminnelighet
kolloidpartiklenss elektriske ladning en avgjgrende faktor. Den sékalte
elektroforetiske vandringshastighet angir kolloidpartiklers hastighet i
JM/sek i et elektrisk felt med feltstyrke 1 volt/cm. Vandringshastighet

blir i alminnelighet mdlt mikroskopisk. For k01101dpart1kler < ca, 2000 i

m& en bruke mgrkefelt (ultramikroskop). Vandringen foregdr i spesielle
celler, rektangulere eller sylindriske. P.g.a. elektroosmose (se senere ),

vil partiklene i de fleste steder i cellen vandre i en veske som selv er i
bevegelse. P& et vilkdrlig sted i cellen er den observerte vandringshastig-
het (v@bs ) en sum v den virkelige elektroforetiske vandringshastighet (Vé‘f)
og den elektroosmotiske (ve.o)
Altsé:

(1) vobs. B Ve.f. * Ve.o.

La oss betrakte elektroforese i en lukket sylindrisk celle, hvor en del av
ytterflaten er planslipt (fig. 4). Da cellen er forutsatt lukket, beveger
kolloidopplgsningen seg som helhet

—— - > mmz - ---D
Vs ~ “\\ B ikke, men det er strgmninger i den
( v b o--n som fg¢lge av elektroosmosen. Midt
K \ / / i cellen gér det en strgm i én ret-

-.,l\<:?;‘_/<j;,/_ -b’ ning og langs veggene en strgm i
— motsatt retning. En kan matematisk
Fig. 4. beregne at i en mellomliggende
konsentrisk cylinderflate med radius %\/5' ganger rgrets indre radius,

erv, . " 0 p.g.a. tilgrensende motsatt rettede strgmmer. Ved mikroskopisk
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betraktning (den planslipte flate mot objektivet) fokuserer en i planet b
eller b' i fig. 4 hvor ab = ab' = nevnte sylinderflates radius. Den i dette
niva observerte vandringshastighet er den sgkte elektroforetiske vandrings-
hastighet si sant feltstyrke er 1 volt/em. Er feltstyrken ikke 1 volt/em,
kan en etter 4 ha milt den, foreta en omregning. Jo stgrre den elektroforet-
iske vandringshastighet for kolloidpartikler er, jo stabilere er vedkommende
kolloidopplgsning.

Med kjennskap til den elektroforetiske vandringshastighet for kolloid-

partikler, kan en beregne deres sékalte meta-potensial etter formelen:

(2) Zeta-potensialet = K })ffE-‘“z sV 3002 volt
hvor @

K = faktor (For kuleformede partikler er K = 6)

™M = dispersjonsmidlets viskositetskoeffisient

D= - " - dielektrisitetskonstant

E = feltstyrken (volt/ecm), v = vandringshastighet (cm/sek).

Zeta-potensialet, som kan sies & vere et mdl for kolloiders stabilitet, er
mye omtalt i kolloidkjemisk litteratur. Det er ofte iakttatt god overens-
stemmelse mellom zeta-pogensialet og den sdkalte fnokkingsverdi. Fnpkkings-
verdien kan defineres som antall millimol av en elektrolytt som tilsettes

pr. liter kolloidopplgsning for etter en viss tid & kunne observere begynnen-
de utfnokking. I tabell 8 er noen salters fnokkingsverdier sammenliknet med
de samme salters evne til & nedsette zeta-potensialet.

Tabell 8. (Etter H. Freundlich).
Fnokkingsverdi for A5283-sol ?onsentrajjon ag salt
. millimol/liter) som
Elektrolytt (neg.kolloider) frambringer samme senk-
(millimol/liter ing av zeta-potensialet.
NaCl 60 40
ZnCl, 0,66 0,40
InCl1, 0,15 = 0,083

ThCl4 0,08 0,033




f) Elektroosmose.

Kolloidpartikler er omgitt med en "sky" av ioner med motsatt elektrisk
ladning. I et elektrisk felt blir disse ioner pdvirket av en kraft som er
motsatt rettet i forhold til den kraft som fér selve kolloidpartiklene til
4 vandre. Holdes selve kolloidpartiklene fast, gir ionenes bevegelse seg til
kjenne ved strgmninger i dispersjonsmidlet. F.eks. vil hydratiserte joner
vandre og dra vann med seg. Lleirkolloider er negative. Stikkes to elektroder
forbundet med en tilstrekkelig sterk likestrpmskilde ned i fuktig leire, sam-
ler det seg vann rundt katoden. Denne vandring av dispersjonsmiddel gjennom

et kolloid system kalles elektroosmose.

g) Elektrodialyse.

La oss betrakte et kar som er delt i tre rom ved hjelp av to halvgjen-
nomtrengelige vegger (fig. 5).

I midtkammeret har vi en

— ot —_ —
3 : .—1 kolloidopplgsning, mens
N ' + det i sidekamrene er dest.
A—p——— ' ' .
: ' vann. Tilkobles elektrode-
T l ; T ne en likestrgmskilde,
/
’ Fig. 5. A vandrer ionene mot elektrode-

ne, gjennom de halvgjennom-
trengelige vegger og ut i sidekamrene. De kolloide partikler gdr ikke gjen-
nom de halvgjennomtrengelige vegger, men forblir i midtkammeret. Ved & tappe
av prgver fra opplgsningene i sidekamrene og analysere dem, kan en finne ut
hvilke ioner som har vandret ut av kolloidopplgsningen.

Kap. 3. Red/oks-prosesser.

a) Oppstilling av red/oks-likninger .

Ved en rekke kjemiske reaksjoner skjer det en forflytning av elektron-
er, idet ett eller flere elektroner gdr over fra et atom eller en atom-
gruppe til et annet atom eller atomgruppe. N&r f.eks. Na kommer sammen
med Cl, springer ett elektron over fra et natrium-atom til et kloratom.
Dette kan skrives slik:

- +
Na - 1le Na
cl +le” = C1”

(1) Na + C1 = NaCl
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De dannede ioner vil plasere seg i et ionegitter. Den drivende kraft i reak-
sjonen er at begge atomartene streber etter & fA& edelgasskonfigurasjon.
Slipper vi en spiker opp i en CuSOA-oppl¢sning, fir den snart et rgdt
belegg av metallisk kobber. Kobberioner har mistet sin ladning og sl&tt seg
ned pd spikeren som metallisk kobber. Samtidig har noe av spikeren gitt i

opplgsning som to-verdige jernioner. Vi kan uttrykke reaksjonen slik:

++

Cu + 2e” = Cu
- ++
Fe - 2e = Fe
(2) cu’t + Fe =Cu +Fe '

++
Her har det foregitt et elektronsprang fra Fe til Cu .
Ved reaksjon mellom magnesium og oxygen (n&r magnesium brenner) tar et

oxygenatom opp to elektroner fra et magnesiumatom:

Mg - 2" = Mg "
0 + 2e” =0~
(3) Mg +0 = MgO

Tidligere forstod vi ved en oksydasjon en reaksjon som foregir under
opptak av oxygen, og ved en reduksjon en reaksjon hver et st:ff mister oxygen.
Det siste ekgemplet er en oksydasjon etter denre definisjon. Oxygen har tatt
opp elektroner. N& er det en mengde andre stoffer som har samme egenskap
som oxygen til & ta til seg elektroner fra andre stoffer. Det er derfor natur-
lig & betrakte alle stoffer med denne egenskap som oksydasjonsmidler. Vi md
da ogsd utvide hele oksydasjonsbegrepet. At et stoff blir oksydert vil si
at det mister elektroner. Et oksydasjonsmiddel er et stoff som kan oppta
elektroner.

Hydrogen kan nyttes til reduksjon av CuO0. La oss uttrykke det slik:

CuO + 2e” =Cu + 0~
- = = +
H2 2e 2H
(4) Cuo + H, = Cu + H,0

Ved denne reaksjon har hydrogen avgitt elektroner. N& fins det en
rekke andre stoffer som kan avgi elektroner. Etter den nye definisjon pa
et reduksjonsmiddel betrakter vi alle stoffer som kan avgi elektroner som
rgduksjonsmidler. At et stoff reduseres vil si at det tilfgres elektroner.

; Etter detﬂe skjgnner vi at en oksydasjon alltid foregir samtidig med
en reduksjon. De to prosesser, oksydasjon og reduksjon,er ulgselig knyttet
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til hverandre. Vi kaller slike reaksjoner red/oks-prosesser.
La oss ta noen flere eksempler pd oppstilling av likninger for red/oks-

prosesser, sdkalte rad/oks-likninger:

2J° - 2e = J2
C1, + 2e” = 201~
(5) 2J" + 01, = J, + 2017
Zn - 2e” =70 "
2H30+ + 2e~ = H, * 2H,0
(6) Zn + 2H30+ =Znt" + H, + 2H,0
5 Fe ' - le” =Fe T
Mn0,”  + 567 =Mn' "+ 407
5% T+ o,” =5 Fet*t + ™t + 407"
g ot = gu. 0"
8 3 3
(7) 5Fe** +1Mn0,~  +8HO' = 5Fe™t +Mn’T + 1200
4 3 2
3 ¢ Cu - 26 =gyt
2 | wo,” + 30" =NO + 20"
3Cu + 2N03‘ = 3cutt + 2NO + 407~
gy 0% = gy _o*
3 3
(8) Cu £ 20"+ 8H30+ = 3cu’" +2N0 + 12H,0

I en rafoks-likning mi antall atomer av hvert slag vere likt pé begge
sider av likhetstegnet. Det samme gjelder summen av ladningens. Enhver
kjemisk likning m& uttrykke en reaksjon som virkelig kan foregd. Det er
ingen vanskelighet 4 sette opp likninger for prosesser som umulig kan fore-
gd. Beviset for en liknings riktighet er at den ved eksperimenter viser seg
4 gi et kvalitativt og kvantitativt riktig uttrykk for den reaksjon som
under gitte forsgksbetingelser finner sted.

For & lere gangen ved oppstilling av red/oks-likninger, skal vi ta
for oss reaksjonen mellom Fe+tg.Mn04- i svovelsur opplgsning (Se likning

(7)). Vi gér ut fra Fe** og MnOA‘, vi f&r Fe' T og Mn*". Vi setter opp
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likningene for oksydasjonsprosessen og reduksjonsprosessen for seg. Vi sgrger
for at antall atomer av hvert slag er likt pd wegge sider. Ved & trekke fra
le™ fraFe' @ f&r vi Fe' . Ved at MnOA‘ tar opp 5 elektroner, far vi Mn**
og 4077. Vi eliminerer si elektronene ved & multiplisere alle ledd i fgrste
likning med 5 og addere likningene. Ved eksperimenter viser det seg at reak-
sjonen krever surt milj¢. De 4 oxygenioner pd hgyre side av likhetstegnet
binder da 8 protoner og danner vann. Vi legger derfor til 8H39+ péd hver
side, og f& likning (7). Vi m& ha helt klart for oss at bidde ved denne
red/oks-prosess og ved andre kan det vare tildels kompliserte mellomtrinn i
resksjonen, som ikke kommer til uttrykk i vér skjematiske framgangsméte ved
oppstilling av red/oks-likninger.

For oppstilling av red/oks—likninger har det vist seg nyttig & regne
med begrepet oksydasjonstrinn. La oss betrakte oksydasjonsmidlet KMnO4.
I vandig opplgsning dissosierer det i K og Mn04' . Ved de red/oks-proses-
ser hvor vi nytter KMnO4 ei+det bare Mn04° som deltar i reaksjonen. I surt
miljp reduseres det til Mn ', i ngytralt og svakt alkalisk miljg til Mn02.
Mangan har forskjellig verdighet i Mn04f, MnO2 og M, Verdigheten av
mangan i MhOAf finner vi pé& fglgende mite: Oxygen har verdigheten 2.
Fire oxygenatomer i MnOA’ representerer 4. (#2) = 8(+)- ladninger. Da MnOA-
utad har en negativ ladning, md manganet ha ngytralisert 7 av de 8 negative
ladninger. *angan i MnOA' har verdigheten +7. Denne méten & regne med verdig-
het finner bare anvendelse for beregning av koeffisientene i red/oks=likninger.
Det eksisterer ikke manganioner med 7 positive ladninger. Vi har derfor ogsé
et spesielt navn for denne slags verdighet. Vi sier at mangan i MnO,” har
oksydasjonstrinn +7 og kan skrive det slik &234‘ . I MnO2 har mangaﬁ
oksydasjonstrinn +4. N&r mangan opptrer som Mn** » kan vi si at det har
oksydasjonstrinn +2. I metallisk mangan er oksydasjonstrinnet O.

Nytten av & regne med oksydasjonstrinn for oppstilling av red/oks-liknin-
ger t¢r framgd av likning (7). Antall elektroner oksydasjonsmidlet MnO,~

4
tar opp er lik spranget i oksydasjonstrinn (+7 - (+2) = 5.

b) Ekvivalentvekt og normalitet for reduksjons- og oksydasjonsmidler.

Verdigheten av et oksydasjons- eller reduksjonsmiddel avhenger av den
reaksjon det deltar i. Ved en red/oks-prosess i surt miljg er KMnO4 5-
verdig som oksydasjonsmiddel, fordi ett ion MhOA' kan ta opp 5 elektroner
og fplgelig ett grammolekyl KMnO4 5 N elektroner. N = Avogadros tall
= 6,022 1023. I ngytralt eller svakt basisk miljg er K]gnO4 3~verdig

som oksydasjonsmiddel. FeSO4 er l-verdig som reduksjonsmiddel, fordi
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et ion Fe** kan avgi et elektron og fglgelig et grammolekyl FeSO4 N elektroner.
Slike mengder av et oksydasjonsmiddel og et reduksjonsmiddel som opptar,
h.h.v. avgir samme antall elektroner, sier vi er ekvivalente. I likning (7)
er et permanganation ekvivalent med 5 jern (II)-ioner. Av det fglger at ett
grammolekyl KMnO4 er ekvivalent med 5 gammmolekyler FeSOA, eller 1/5 grammolekyl
KMnO4 er ekvivalent med ett grammolekyl FeSOA.
Vi definerer ckvivalentvekta for et oksydasjons- eller reduksjonsmiddel
som formelvekt dividert med verdighet:

Formelvekt

Ekvivalentvekt = W

Ekvivalentvekta med benevning gram kalles gramekvivalent. En gram-
ekvivalent av et oksydasjonsmiddel kan oppta N elektroner. En gramekvivalent
av et reduksjonsmiddel kan avgi N elektroner.

En opplgsning er l-normal som oksydasjomsmiddel eller som reduksjonsmiddel

ndr den inneholder 1 gramekvivalent pr. liter opplgsning.

c) Red/oks-titreringer.

Manganometri.

Ved manganometri nytter vi KMnO4 som oksydasjonsmiddel i svovelsurt miljg.
Molekylvekt for KMnO4 er 158. Da KM'nO4 er 5-verdig som oksydasjonsmiddel,
er 1 gramekvivalent = (158:5) gram = 31,6 gram. 1 liter n/10 KMnO4 inneholder
teoretisk 3,16 gram. Vi kan imidlertid ikke beregne normaliteten etter en
ngyaktig avveid mengde. Hvorfor? Né&r vi skal lage 1 liter n/10 KMnOA, veier vi
av ca. 3,2 gram KMnO4 som vi lgser opp i 1 liter dest. vann. Opplgsningen
holder vi 1litt under kokepunktet ca. 1 time hvorved eventuelle reduserende
stoffer i opplgsningen oksyderes under samtidig dannelse av MnO2 som filtreres
fra med et glassfilter. Normaliteten holder seg nd konstant (sd sant opplgs~
ningen oppbevares riktig) og kan innstilles med kjemisk rent (COO)2Na2.
Vi veier av a gram (COO)ZNa2 s 1gser opp i vann og tilsetter en passende mengde

5280 Vi varmer opp og titrerer med n/10 KMnO, med faktor = f.

4° 4
Reaksjonslikning : :
2 | w0, + 5g= =t + 40
5 (coo)2 - 2e” = 200,

2am’ 7 + 1000, + 80~
16H_ 0" = 1680
3 3

2 Mno4 + 5(coo)2

]

(1) 2 MnO,~ o+ 5(000)2“ + 16H.0%

++
4 3 2Mn  + 1OCO2 + 24H20
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Inntil ekvivalentpunktet er nédd, avfarges KMnO,-opplgsningen ettersom den

4
kommer ned i (COO)2Na2-oppl¢sningen. Nar antall gramekvivalenter forbrukt

KMnO4 = antall gramekvivalenter avveid (COO)2Na2, vil neste drépe titer gi

opplgsningen en sividt synlig rgdfarge som holder seg. Vi leser av forbru-
ket = bml. Vi har da:
0,1 «f *Db a

1000 - 67,005

Herav beregnes f. Er f = 1.016, er normaliteten 0,1016. Denne KMhOA-opp1¢s-

ningen kan vi f.eks. nytte til & bestemme innholdet av Fe++ ien FeSO4—opp-
lgsning. La 50 ml FeSO,-opplgsning i svovelsurt miljg ha et forbruk pd

4
45,2 ml 0,1016 n KMnOL. Da er:

g Fe/liter = 0,1016 * 45,2 * 55,85 * 20

1000

Jodometri.

Jodometrien er basert pd det frie jods oksyderende evne eller pd jod-
ioners reduserende evne. Selv svart sma mengder fritt jod farger stivelse
bld. Dette muliggjer en ngyaktig bestemmelse a&?ﬁen siste rest av en opp-
lpsnings frie jod gir over til jodioner. Opplgsninger av stoffer som kan
redusere fritt jod kan direkte titreres med en jodopplgsning med kjent

normalitet. Ogsd stoffer som kan oksydere J til J2, kan bestemmes kvanti-

tativt jodometrisk. En nytter da Na28203 som kan redusere J2 til J° etter
likningen:
Jy *+ 2e” =24
0,7~ - 2e” = o
282 3 2e 8406
() Iy * 25,0, =207 + 5,0,

Prinsippet er da at en avmilt mengde (ofte fra en opplgsning) av stoffet
som skal bestemmes oksyderer en ekvivalent mengde J~ til J2, som igjen redu-

seres av en ekviwvalent mengde Na N&r antall gramekvivalenter forbrukt

S,0.,.
Na28203 er kjent, er dette lik aitili gramekvivalenter av stoffet som skal
bestemmes. N&r dets ekvivalentvekt er kjent, kan en beregns antall gram
av det sgkte stoff i den avmilte prgve.

Samme prinsipp kan nyttes ved innstilling av n/10 Na
da f.eks. veie av a gram kjemisk rent KBrO3

J” i en KJ-opplgsning til J2 etter likningen:

28203. En kan
som i saltsurt miljg oksyderer



3 |2Jd - 2 = J,
BrO™  + 6e” = BT + 307"
6J” * B0 = 30, +BT +307
+ - +
6H,0 6H,0

63~ o+ BrOg' + 6H O = 30, + Br” + 9H,0

m——
n— — tee— m——

Her er KBrO3 6-verdig som oksydasjonsmiddel. 1 gramekvivalent KBrO3 =1/6

grammolekyl KBro3 = 27,835 gKBrOB. La oss p& forhdnd ha laget n/10 Na28203
med faktor = f. Vi titrerer det dannede frie jod med n/10 Na28203 til svak
gulfarge. Vi tilsetter s stivelse og titrerer videre meget forsiktig til

bléfargen forsvinner. La furhruket vare b ml. Vi har da:

0,1 -f *b - a
1000 27,835

Herav beregnes f.

Vi har ogsd andre typer red/oks—titreringer. Interesssrte henvises til
larebgker i kvantitativ analyse.

d) Metallenes spenningsrekke .

La oss stikke en metallstav Me ned i en opplgsning som inneholder Men+.
Ionene vil kunne gd inntil staven og ta opp n elektroner. P& den annen side
kan Me™" forlate staven og gd ut i opplgsningen. Det vil oppstd en potensial-
forskjell mellom staven og den omgivende opplgsning. Etter Nernst er denne

potensialforskjell:
R T

= + ————— .
(1) E E, —— In cy n+
E =E ndr ot =1
R = den universelle gasskonstant (8,313 joule/grad.mol)
T = abs. temp.
n = antall elektroner som et ion Mén+ kan oppta
F = ladning pr. gramicn (96500 coulanb)

Ved innsetting av verdiene for R, F og T ved romtemperatur fér vi:

(2) E =B + 2%8 * log g n+
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N& er det ikke mulig & f& mdlt direkte potensialforskjellen mellom en
slik enkeltelektrode som var metallstang og den omgivende opplgsning. En kan
derfor ikke f& bestemt de absolutte verdier av E.

De forskjellige metaller har hgyst ulik evme til & danne positive ioner,
noe som henger sammen med ionenes evne til & trekke til seg elektroner.

La oss fgrst stille oss som mdl & sammenlikne forskjellige metallers
evne til & holde pd elektroner. Dette kan vi f& klarlagt ved ganske enkle
forsgk. La oss sammenlikne jern og kobber. Vi dypper en jernspiker i en
opplgsning med Cu++. Vi ser om en stund at spikeren har fatt en overtrekk
av metallisk kobber. Ved en kjemisk analyse av opplgsningen finner vi at den
under prosessen er blitt tilfgrt Fe++. Dette kan vi forklare slik: Gu++
i opplgsningen har kollidert med spikeren og revet til seg elektroner fra den.
Derved glr noe jern over i ioneform, samtidig som kobberioner mister sin lad-
ning og gir over til atomer som slé&r seg ned pd spikeren. Dette kan vi ut-
trykke i to likninger:

(3) cu’’ + 2" = Cu

Fe - 2" =Fe'"

Det er foregdtt en red/oks-prosess som samlet uttrykkes ved likningen:

(4) cut +Fe = Cu +Fe' '

Holder vi en kobbertrad ned i en opplgsning med Fe++, skjer det ingen
ting. Av dette enkle forsgk kan vi slutte at kobber trekker sterkere pi
elektroner enn jernet. Vi kan ogs& si at kobber har mindre tendens til &
danne positive ioner enn jernet. Vi sier at jern er mer elektropositivt enn
kobber .

Ved liknende enkle forsgk kan vi f& satt opp de forskjellige metallene
i en rekke etter avtagende elektropositivitet. For noen av de viktigste
metaller ser denne rekken slik ut:

K, Ca, Na, Mg, Zn, Fe, Ni, Sn, Pb, Cu, Ag, Au.

Elektropositiviteten er et uttrykk for metallets edelhet. Et edelt
metall holder seg godt i lufta, og dette henger sammen med evnen til & danne
positive ioner. De edle metaller (4g, Au) er lite elektropositive, ): de
danner vanskelig ioner og inngdr derfor heller ikke lett forbindelse med and-
re stoffer.

La oss sette oss som oppgave & finne et kvantitativt m&l for de for-
skjellige metallers elektropositivitet. I likning (1) har vi et uttrykk

for potensialforskjellen mellom en metallstav som stir i en opplgsning av
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et av metallets salter, og den omgivende opplgsning. Et relativt mé&l for
elektrodepotensialens kan en f& ved & méle potensialforskjellen mellom ved-
kommende elektrode og en ngye definert, lett reproduserbar elektrode. Som
en slik sammenlikningselektrode nyttes normalhydrogeneclektroden.

Hydrogen lgses ved alminnelig temperatur lett i platina. "Opplgsningen"
kan oppfattes som en hydrogenplatinalegering idet hydrogenet foreligger
atomert i metallet. Det kan avspalte eller oppta protoner fra en omgivende
opplgsning hvorved det lett oppstdr et elektrisk potensial pd& samme méten
som for et metall. Hydrogen kan derfor plaseres blant metallene i den fgr
nevnte rekke.

Normalhydrogenelektroden bestdr av et platinert platinablikk som er om-
spylt av hydrogengass av 1 atm. og som er dyppet ned i en H2SO -opplgsning

4
som er 1 molar med hensyn pé H30+(strengt tatt med ay 4+ = 1y ved 18°¢.

3

Enkeltpotensialet for denne elektrode er definisjonsmessig satt lik O. En
méler potensialforskjellen ved 18°C mellom normalhydrogenslektroden og de
forskjellige metaller neddyppet i l-molare opplgsninger av deres ioner.
Disse potensialforskjeller kaller vi normalpotensialer. Metallene ordnet
etter deres normalpotensialer faller sammen med den tidligere nevnte rekke.
Vi kaller den metallenes spenningsrekke.

Av tabeller over normalpotensialer ser vi at de uedle metaller utmerker
seg ved negative normalpotensialer, de edle ved positive normalpotensialer.
Det ligger derfor naer & betrakte et metall som jo mer uedelt, desto stgrre
tallverdi det negative normalpotensial har, og jo edlere jo stgrre positive
verdier normalpotensizlet har.

Alle metaller som har et negativt normalpotensial, md vi vente lgser
seg 1 fortynnede syreopplgsninger under utvikling av hydrogen. De har nemlig
en stgrre tendens til & danne positive ioner enn hydrogen, og vil derfor nér
de kommer ned i en sur opplgsning avgi elektroner til hydrogenionene som
derved bergves sin positive ladning og unnviker som gass, mens metallet
selv gér i opplgsning som positive ioner.

Det fins imidlertid mange unntak fra denne regel. Det kommer dels av at
mange metaller pd overflaten er dekket med et beskyttende oksydlag e.l.,
dels av at det trengs en sterkere negativ spenning enn den teoretiske for
4 f& avladet hydrogenionene.

De mest uedle metaller som K, Na osv. har sd stor trang til & danne
positive ioner at de er i stand til & avlade de hydrogenioner som fins i

vann. Disse metaller lgser seg i vann under hydrogenutvikling.
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Metaller med positivt normalpotensial lgser seg ikke i fortynnede syrer
under hydrogenutvikling. De lgser seg bare i sdkalte oksyderende syrer.

Spenningsrekken viser ikke bare metallenes forhold til hydrogen, men
ogsd metallenes innbyrdes forhold. Et bestemt metall feller i saltopplgs-
ninger ut alle de metaller som har et hgyere normalpotensial enn vedkommende
metall. Fe vil f.eks. felle ut metallisk Cu fra en CuSOA-oppl¢sning. Et
bestemt metall felles omvendt ut av sine saltopplgsninger av alle de metal-

ler som har et lavere normalpotensial.

Tabell over noen metallers normalpotensial :

Red Oks + nee~ Eo(volt)
K = K + le~ -2,92
Ca = ca®’ + 2e” -2,76
Na @ Nat + le~ -2,71
A 2 A1*H* + 3e” -1,69
In @ zn*t + 26" -0,76
Fe ® Fe** + 26~ =044,
Pb @ 12 * 2e” -0,13
H, ¢ 2yt + 2e” +0,00
Cu r cut? + e~ +0,34
Ag 2 hgt + le~ +0,81
hu Lttt + 3e~ +1,38
P Pttt + 2e” +1,60

a) .Ioneom}adningspotensialer og normalpotensialer for mer kompliserte

red/oks-systemer .

La oss betrakte en opplgsning med fglgende likevekt:

(1) Fo' 't 4 le” @f‘ Fo't

La oss stikke en indifferent elektrode, f.eks. en platinastav ned i opp-
lgsningen. Fe™* kan g8 inn til staven og bergve den elektroner, Fe'™
kan tilfgre staven elektroner. Om den ene eller den andre prosess dominerer
avhenger av mengdeforholdet mellom Fe®** og Fe'™. Vi kaller Fe+++ system-
ets oksyderte form og Fe** den reduserte form.

Potensialforskjellen mellom en platinaelektrode og den omgivende opp-
lgsning som inneholder bade den oksyderte og den reduserte form av et



(é) X

@]

Ved innsetting for R,F og T ved romtempo. ..

(3) p =g + 208 o lxl

o) ﬁ;;ﬂ
hvor:
[ox]}
fred)

prod. av de molare konsentrasjoner av den oksyderte form av systemet.

prod. av de molare konsentrasjoner av den reduserte form av systemet.

For systemet: Fe'™ + 167 pd Fe++, fér vi:
0,058 Fottt
= + ———
(4) E EoFe+++/Fe++ —L——l log ot
Nér Cpgttt T Cp++ s er E =E

Opy_ ++4+ ++
Fe /Fe

Vi méler potensialforskjellen mellom en platinaelektrode som stér i en opp~
1lgsning hvor Cpe*++ = Cpg*t T 1 (strengt tatt aktiviteten = 1) og normal-~
hydrogenelektroden hvis enkeltpotensial er definisjonsmessig satt lik O.
Den mélte potensialforskjell EoFe+++/Fe++ kaller vi iond adningspotensialet

for systemet Fe'**/Fet*.

For systemet: Mn0,~ + 5~ + 8H_0% —= Mn'' + 12H 0, f& vi:

4 3 - g 2
%0, " °m_o*
(5) E =E + 91258 log 4 3
MnO,~/tin™* “in**
Nér CMhOAf = oy tt = °H30+ = 1 (strengt tatt aktiviteten = 1),
er E = EthOé'/Mn++

P4 tilsvarende méte som ovenfor méler vi E og likesd E_ for

oMnO ~ /Mn**?
andre red/oks-systemer. 4

I tabell 9 er det tatt med noen eksempler.
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Tabell G. Ionepotensialer og normalpotensialer for

noen mer kompliserte red/cks-systemer.

Red. ;:j Oks. + n.e.. Eo(volt)
crt’ = ottt + le~ -0,40
Ti+++ 2 pi + 16™ 0,04
Fet* 2 FettY N 1o~ 40,75
NO+6H,0 2 N~ +4H30+ + 3e” +0,94
2017 2 Cl, + 2e~ +1,36
Mn™" + 12H,0 2 inO v +8H30+ + 5~ 1,51

++
Av tabell 9 er det f.eks. mulig for oss & forutsi at MhOAf oksyderer Fe

til Fe™* " i surt miljg.

Nar vi kjenner EoFe***/Fe++ , kan vi beregne det sdkalte oksydasjons-
potensial for en opplgsning av Fe™** og Fe'! nir de molare konsentrasjoner
er kjent. Er ved romtemperatur cp_+++ = 0,1 og Cpg++ = 0,001, blir
oksydasjonspotensialet ¢

E = (0,75 + 0,058 log 2k==)volt = 0,87 volt
3.001

Jo stgrre pksydasjonspotensial et system har, jo stg¢rre er dets oksyderende

evne. De fleste red/oks-systemer vi finner i naturen er si kompliserte at

en beregning av oksydasjonspotensialet er umulig. Da kommer de sékalte

red/oks-indikatorer til anvendelse. Dette er stoffer hvis oksyderte form

har en annen farge enn dets reduserte form. N&r en har en rekks red/oks-

indikatorer og kjenncr det oksydasjonspotensial hvorved de endrer farge,

kan en ved & nytte dem pd et ukjent red/oks-system f& bestemt dets
oksydasjonspotensial.

f) Konsentrasjonskjeder.

To staver av samme metall (Me) stér i hver sin beholder.

I den ene
beholder er det en opplgsning hvor cMen+ =

cy» i den andre er cMen+ = c2.
De to opplgsningene star i forbindelse med hverandre gjennom en saltbru.
Da er ved romtemperatur:

Enkeltpotensialet for elektrode I: EI = EoMen+/Mé+ 9,058 log ¢y
0,058
- N - " - " _7JII: E = E +—=’—--10gc
II oMen+/Me n 2
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Potensialforskjellen mellom elektrodene er:

0,058 °1
= -~ - —L— —
E=Ep - B, == log ;,

Ved & mdle E, kan en beregne Oyl i den ene beholder dersom den er kjent
i den andre.
En hydrogenelektrode som stir i en vandig opplgsning, har et enkelt-
potensial:
E. =E o + 0,058 log CH30+
2
Normalhydrogenelektrodens enkeltpotensial er:

E2 - EoH

2
Potensialforskjellen mellom elektrodene er:

E=E,6 - El = -0,058"1og c

2 g0t

3
eller: pH = ——%Eg (ogs& her strengt tatt aktiviteter)
s

Ved 4 mdle E, kan vi beregne pH.

N& er det tungvint & arbeide med hydrogenelektroder. Istedenfor normal-
hydrogenelektroden nytter en kalomelelektroden, en ngye definert lett
reproduserbar elektrode som har en bestemt potensialforskjell i forhold til
normalhydrogenelektroden. Istedenfor en hydrogenelektrode brukes den sdkalte
glasselektrode.

g) DPotensiometrisk titrering.

La oss bare ta for oss en enkel potensiometrisk syre/base-titrering
for & anskueliggjgre prinsippet. La oss titrere 100 ml 0,01 n HC1 med
1l n NaOH. I HCl-opplgsningen anbringes en hydrogenelektrode som i forhold
til normalhydrogenelektroden har denne potensialforskjell:

E=-0,058 * log Cy o+
3

Potensialforskjellen etter forskjellige tilsetninger av 1n NaCH,
beregnet etter denne formel, framgir av fglgende tabell.
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Tabell 10. Potensiometrisk titrering av 100 ml
0,01n HC1l med 1n NaOH

Tilsatt ml 1n NaOH CH ot logCH o+ Potens?alforskjell
3 3 imv
o 10~2 -2 2,58 = 116
0,9 10™3 -3 3,58 = 174
0,99 10~4 -4 4,58 = 232
1,0 10~7 -7 7,58 = 406
1,01 10710 -10 10,58 = 580
1,1 10-11 -11 11,58 = 638
2,0 10-12 -12 12,58 = 696

Framstill selv grafisk Sammenhengen mellom antall ml tilsatt 1n NaOH og
potensialforskjellen. Kurvens vendepunkt angir ekvivalentpunktet.

h) Daniell-elementet .

Daniell-elementet best&r av en sinkstav som er neddyppet i en ZnSOA-

opplgsning og en kobberstav som er neddyppet i en CuSOA-opp1¢sning. De to
opplgsninger er atskilt av en porgs skillevegg, f.eks. en leircelle.
I CuSOA—opgi¢sningen vil Cu' " kollidere med kobberstaven og i ZnSO4foppl¢snin-
gen vil Zn  kollidere med sinkstaven. Av de to metallers normalpotensialer
ser vi at Cu”* har sterkere trang til & rgve til seg elektroner enn ™,
Forbindes polene vil det oppsté en elektronstrgm fra sinkstaven gjennom den
ytre ledning til kobberstaven. Vi har for oss et galvanisk element med sink-
staven som den negative og kobherstaven som den positive pol. F¢r polene
forbindes vil det ved hver elektrode innstille seg et enkeltpotensial.
Er begge opplgsninger 0,5 molare, far viwd romtemperatur :

By =B, +22% 105 0,5

Cu

5, * 208 106 0,5

For elementets elektromotoriske kraft far vis

£

E=E - E, = E, =-E = 0,34 - (-0,76) = 1,10 volt
Cu Zn

Strengt tatt er denne beregning bare tilnmrmet riktig. N&r de to
opplgsninger grenser direkte til hverandre - selv gjennom en porgs skillevegg
Vil det dannes et sikalt diffusjonspotensial p4 grenseflaten. Dette vil

ogsd influere pi elementets elektromotoriske kraft. En kan minke virkningen
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av diffusjonspotensialet ved & la de to elektrolytt-opplgsninger std i kontakt
med hverandre gjennom en sdkalt mellomelektrolytt (XKC17, NHANOB-opp1¢sningen,
f.eks.)

i) Blyakkumulatoren.

Den bestér av to blyplater som star i en HZSOAfoppl¢sning med sp.v.
1,10 - 1,20. Blyplatene er stanset ut sd de ser ut som et gitter. I hullene
p3 den ene platen er det fylt svampet bly, i den andre blydioksyd hvor blyet
har oksydasjonstrinn *4. Forbinder vi de to platene med en ytre ledning
gjennom et shuntet galvanometer, kan vi konstatere at det glr en strgm i den
ytre ledning fra den gré platen med svampet bly og til den brune platen med
blydioksyd. Den brune platen er den positive pol. Det er ulikheten i
oksydasjonstrinn som er 8rsaken til den elektriske strgm, elektronvandringen.

Det som foregdr ved polene under utladningen kan forenklet uttrykkes slik:

++ ++

Ved + pol: T 4 2em = B

_ Utladning
Ved - pol: Pb -2 = Pb

++
Til slutt er det bly med oksydasjonstrinn + 2 ved begge poler. Det er

da ikke lenger noen potensialforskjell, og akkumulatoren er utladd. Vi kan
lade den opp igjen ved & sende elektrisk strgm fra en annen likestrgmskilde
i motsatt retning. Vi forbinder da akkumulatorens + pol med strgmkildens
positive pol, og dens -pol med strgmkildens negative pol. Vi kan uttrykke
det som skjer slik:

Ved + pol: Pp*T - 26

Ved - pol: Pb++ + 2e”

+4++

Pb
Pb

1]

Oppladning

Vi er kommet til utgangsstillingen igjen. Hittil har vi bare betraktet
blyet. Vi har imidlertid H,SO,-opplgsning i karet, og under utladningen

2774

dannes PbSO4 pd begge plater og under oppladningen dannes PbO2 ved +platen.
Med ionelikninger kan vi uttrykke det som skjer slik:
Ved + pol: PbO. + SO,™" + 4H 0% + 2~ = PbSO + 6H.O

2 4 3 4 "2 Utladning
Ved - pol: Pb + SOA-- - 2e” = PbSO4
Ved + pol: PbSO, + 6H.0 - 2¢~ = PbO, + 4H 0% + 50,7~

4 72 2 73 4 Oppladning
Ved - pol: PbSO4 + 267 = Ppb + 804--

Vi merker oss at under utladningen forbrukes bade HBO+ og SOA_‘ .

H2804fopp1¢sningens konsentrasjon minker og dens sp.vekt avtar (ogsd fordi

wyvusi gar KSi] i i
J Sin maksimale verdi. Det inntrer nir gasstensjonen er niddd
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1 atm. slik at gassene bobler opp. Inntil da har polarisas jonsspenningen
holdt den ytre spenning i sjakk. Den tilsvarende ytre spenning kaller vi
elektrolyttenes spaltningsspenning. @Pker vi den ytre spenning videre,
stiger plutselig strgmstyrken.

Spaltningsspenningen er altsi lik potensialforskjellen mellom "Clz-
elektroden" og "H2—elektroden" nér gasstensjonene er 1 atm. Spaltnings-
spenningen er altsi lik normalpotensialet for "012~e1ektroden" minus normal-
potensialet for "H2—elektroden", altsd 1,36 volt.

Far & bestemms den minstespenning som skal til for & spalte en slektrolytt

ved elektrolyse, m& en ta hensyn bdde til anionenes og kationenes normal-
potensialer. Vi snakker i denne Sammenheng om utladningspotensialer. Med
kjennskap til ionenes utladningspotensialer f&r en spaltningsspenningen for en
elektrolytt som differansen mellom utladningspotensialet for det stoff som
danner anionene og det stoff som danner kationene. Fgrst nér spaltnings-
spenningen er nddd, vil det flyte en elektrisk strgm.

I 1Im ZnSO4 ar:

Utladningspotensialet for 804" : 1,90 volt

++

" " 7n -0,74 "

Spaltningsspenningen for 1m ZnsO 4 4 2,66 volt

For 1 m CuSO4 finner vi en spaltningsspenning pd 1,9 - (+ 0,34) = 1,56 volt.
Har vi en sulfatopplgsning som inneholder bade Zn** og Cu*t vil

Cu** utlades ved langt lavere spenning enn Zn**. Dette kan en nytte til &
skille dem.

Elektrolyse er meget viktig for framstilling av metaller. Fra'vandige
opplgsninger kan en skille ut alle metaller som er edlere enn hydrogen. Disse
metaller vil nemlig ikke reagere med vannets H30+ under utvikling av Hy.

Hvordan er det s& med de metallene som er uwedlere enn hydrogen ?
La oss fgrst beregne potensialet for en hydrogenelektrods i vann. Da

Cq o* = 10'7, fér vi:
3

E =E_ +0,058-log 10~7 = E - 0,41 volt

Forat et metall skal skille ut H2 fra en vandig opplgsning, md& det ha et
mer negativt normalpotensial enn -0,41 volt. Det er derfor prinsipielt

mulig & skille ut metaller som Fe og Ni ved elektrolyse i ngytrale vandige
opplgsninger.
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Zn kan vi ogsd skille ut pa den mdten til tross for at det har et
normalpotensial pd -0,76 volt. Arsaken er at hydrogen~ioneutladningen pa
Zn er si hemmet. 4

Uedle metaller som K, Na, Ca. Mg, kan en ikke framstille ved elektrolyse
i vandige opplgsninger. Det vil straks reagere med vannet igjen. Disse metal-
ler blir derfor framstilt ved elektrolyse av vannfris smelter av deres salter,
hydroksyder eller oksyder.






