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ניסוי 14 - תאים אלקטרוכימיים

מושגים:  חמצון חיזור, תא אלקטרוכימי, גשר מלח, אנודה, קתודה, פוטנציאל סטנדרטי, משוואת נרנסט, אלקטרודת יחוס, חוק Ohm, עומס חשמלי, אנרגיה חשמלית, הספק.

לאלקטרוכימיה תפקיד מרכזי בחיי כל אחד מאתנו ואנו משתמשים בתאים אלקטרוכימיים כמעט מידי יום מבלי שניתן את הדעת לכך.

בכל מקרה שבו מתרחשת תגובת חמצון-חיזור שמעורבים שני יסודות והיונים שלהם, קיים מעבר אלקטרונים מהחומר המחזר (שבעצמו מתחמצן) לחומר המחמצן (שבעצמו מתחזר). כך למשל, בחמצון אבץ על ידי נחושת, אטום האבץ מאבד שני אלקטרונים לטובת יון הנחושת. אנו מתארים את התגובה הנ"ל כמורכבת משתי התגובות הבאות:

	(1)
	Zn(s)   (   Zn+2(aq)   +   2e(
	חמצון

	(2)
	Cu+2(aq)   +   2e(   (   Cu(s)
	חיזור


	סכום שתי התגובות נותן את התגובה הכימית הכוללת:

	(3)    
	Zn(s)  +  Cu+2(aq)   (  Zn+2(aq)   +   Cu(s)
	


להלן כללים למציאת מספר חמצון של יונים/אטומים שונים:

1.  אטומים ביסוד טהור נמצאים במספר חמצון אפס.

2.  סכום כל מספרי החמצון של אטומים בתרכובת שווה למטען הכולל שלה.

3.  לכל היסודות בטור I בטבלה המחזורית (מתכות אלקליות) מספר חמצון +1.
    לכל היסודות בטור II בטבלה המחזורית (אלקלים עפרוריים) +2.

4.  מימן נמצא במצב חמצון +1  כאשר הוא קשור לאל-מתכת, ובמצב חמצון -1 כאשר הוא קשור למתכת

5.  פלואוריד נמצא במצב חמצון -1 בכל התרכובות.

6.  חמצן נמצא בדרך כלל במצב חמצון -2 , אלא אם כן הוא קשור לפלאוריד או לפראוקסידים (O22-) בהם מצב החמצון הוא -1.

תא אלקטרוכימי בד"כ בנוי משני חצאי תאים כדי להפריד בין תגובות חמצון וחיזור ולבודד אותן לשני חלקים נפרדים. באופן כזה שהאלקטרונים עוברים מהמחזר למחמצן במעגל חשמלי חיצוני ולא באופן ישיר בתמיסה. 

הדבר המאפיין את  פעילותו של תא אלקטרוכימי הוא האפשרות להתרחשות תגובות כאשר הריאגנטים מופרדים זה מזה באופן פיזי ורק מעגל חשמלי קושר ביניהם.

ניתן לבנות תאים אלקטרוכימיים תוך התבססות על תגובות כימיות שאינן נחשבות על ידנו בדרך כלל כתגובות חמצון-חיזור. למשל, בתא האלקטרוכימי המתואר במשוואה 4, התגובה הכוללת היא חיבור של יון כסף עם יון הכלוידר לקבלת AgCl שהוא מלח קשה תמס. תגובה זו מוכרת לנו יותר כתגובת שיקוע.

	(4)
	Ag(s)   + Cl((aq) (   AgCl(aq)   +   e(
	חמצון

	
	Ag+(aq)   +   e(   (   Ag(s)
	חיזור

	
	Ag+(aq)   +   Cl((aq)   (   AgCl(s)
	תגובה  כוללת


דוגמא נוספת לתא אלקטרוכימי מובאת במשוואה 5. תא מסוג זה נקרא תא ריכוז. התגובה הכוללת היא מעבר של Cu+2 מהתמיסה היותר מרוכזת לתמיסה המהולה. תהליך זה אינו מוגדר על ידינו כתגובה כימית. זוהי, למעשה, פעולת מיהול.

	(5)
	Cu(s) → Cu+2 (0.1M) + 2e(
	חמצון

	
	Cu+2 (1M) + 2e(  →  Cu(s)
	חיזור

	
	Cu+2 (1M) → Cu+2 (0.1M)
	תגובה  כוללת


המסר העולה משתי הדוגמאות האחרונות הוא ברור: תא אלקטרוכימי יכול להתבסס על כל תהליך שבו ישנו מעבר אלקטרונים אל וממעגל חיצוני והתגובה הכוללת איננה בהכרח "חמצון-חיזור" קונוונציונלי.

בתא האלקטרוכימי שנקרא תא דניאל, המתואר בציור 13.1, מתרחש חמצון על אלקטרודת האבץ (אנודה). בחמצון משתחררים אלקטרונים אל המעגל החיצוני תוך הגדלת ריכוז יוני Zn+2 בתמיסה. בחצי התא הימני (קתודה) יורד ריכוזם של יוני Cu+2, תוך שהם הופכים לנחושת מתכתית בתהליך חיזור. על ידי בידודן של שתי התגובות בשני חצאי תא, אנו "מכריחים" את האלקטרונים לעבור דרך המעגל החיצוני המורכב מחוט מתכתי מוליך. אין באפשרות אלקטרונים לעבור מרחקים גדולים בתמיסה כיוון שהם ריאקטיבים מדי, ומגיבים במהירות עם מים (e( + H2O  (  ½ H2 + OH().

בתוך התמיסה עצמה מבחינים גם כן  בזרימה חשמלית. יונים חיוביים זורמים לכיוון אחד, ויונים שליליים לכיוון נגדי. כאשר בתא זורם זרם חשמלי, ישנה נטייה ליוני אבץ להצטבר בקרבת מוט האבץ (אנודה). כדי לאזן את "עודף" המטען החיובי באזור האנודה, ינועו האניונים NO3( לכיוון האנודה. קטיוני הנחושת ינועו לכיוון מוט הנחושת (קתודה), שם יעברו חיזור.
לסיכום,  יונים הם נושאי המטען החשמלי בתמיסה, ואלקטרונים הם נושאי המטען במעגל החיצוני.

בין שני חצאי התא ישנה בדרך כלל מחיצה נקבובית שמונעת ערבוב של שתי התמיסות על ידי הורדת קצב הדיפוזיה של מגיבים מחצי תא אחד לשני. למרות זאת, מאפשרת המחיצה את נדידת היונים הנדרשת לסגירת המעגל החשמלי. אם מסיבה כלשהי נסתמת המחיצה הנקבובית (כשנוצר על המחיצה משקע קשה תמס), התא החשמלי מפסיק לפעול, והדבר דומה לנתק חשמלי הנגרם כתוצאה מניתוק של חוט החשמל החיצוני.

גשר מלח

במקום מחיצה חצי נקבובית משתמשים פעמים רבות בגשר מלח המחבר את שני חצאי התא (ראה ציור 13.1). בתוך גשר המלח יש ג'לי מוצק שבתוכו נמצאים בדרך כלל המלחים KCl או NH4NO3. תפקיד הג'לי הוא למנוע מן התמיסות שבשני חצאי התא להתערבב זו עם זו, אך באותה מידה הוא מאפשר דיפוזיה של יוני המלח שבתוכו לתוך חצאי התא בהתאם לצורך. המלחים אינם משתתפים בתהליך החמצון-חיזור עצמו.

ראוי להזכיר שני יתרונות חשובים של תגובה בתא אלקטרוכימי בפני תגובה במגע ישיר.

	1.
	בתא אלקטרוכימי ניתן להפוך לפחות חלק מהאנרגיה הכימית ישירות לאנרגיה חשמלית (שניתן בקלות להופכה לעבודה). בתגובה ישירה, כל האנרגיה הנפלטת "מתבזבזת" על חום.

	2.
	במהלך התגובה הישירה שוקעת הנחושת ישירות על מוט האבץ. עם הזמן, מאיטה שכבת הנחושת את התגובה, וזו נפסקת מוקדם מדי . בתא אלקטרוכימי התגובה יכולה להמשיך, למעשה, עד שמוט האבץ מתמוסס כולו וכל יוני הנחושת הפכו לנחושת מתכתית (בהנחה ששיווי המשקל לתגובה (3) נוטה לכיוון ימין).
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ציור 13.1. התגובה בין אבץ Zn ליוני נחושת Cu+2 (משוואה 3) המתרחשת בתא אלקטרוכימי.

הצגה סכמטית של תא אלקטרוכימי

נהוג לסמן בקיצור תא אלקטרוכימי על פי הדוגמא הבאה (משוואה 6):

(6)

Zn  |  1M ZnSO4  || 1M CuSO4 | Cu
האלקטרודה בה מתרחש החמצון (אנודה) נרשמת בצד שמאל ולידה קו אנכי המסמל גבול פאזה. אחר כך ישנו קו אנכי כפול המייצג את פאזת הגבול בין שתי התמיסות היוניות (מחיצה נקבובית חדירה למחצה או גשר מלח).

מתח התא ופוטנציאלים סטנדרטיים

וולט (V) היא יחידת הפוטנציאל החשמלי הקרוי גם כוח אלקטרו-מניע (כא"מ). מכפלת המתח במטען 
האלקטרון משמשת מדד לעבודה המתבצעת כאשר יחידת מטען חשמלית עוברת מחומר אחד למשנהו. למשל, ערכו הכמותי של הכא"מ מהווה מדד לנטייה של התגובה הספציפית להתרחש. התגובה המתוארת במשוואה 1 היא תגובה ספונטאנית. לכל יסוד ישנה זיקה מסוימת למסור אלקטרונים, ולכל יון חיובי לקבל אותם. זיקה זו מוגדרת כפוטנציאל חמצון או פוטנציאל חיזור, בהתאם לצורת הכתיבה של חצי הריאקציה.

אנו נכתוב את כל חצאי הריאקציות בצורת חיזור והפוטנציאל יהיה, לפיכך, פוטנציאל חיזור. פוטנציאל זה תלוי בריכוזי התמיסות של חצאי התאים. אם מעונינים להשוות פוטנציאלים, יש למדוד את כולם באותו ריכוז. באופן שרירותי נבחר ריכוז של 1M כסטנדרט, והפוטנציאל הנמדד, הוא פוטנציאל סטנדרטי E(. הפוטנציאל הסטנדרטי מבטא בצורה כמותית את הכוח המניע של תגובות חצי תא. נשאלת רק השאלה: פוטנציאל יחסית למה? שוב, באופן שרירותי לחלוטין, נבחר לצורך כך חצי תא של מימן, לו ניתן פוטנציאל סטנדרטי E(=0. חצי תא זה מורכב מגז מימן בלחץ 1 אטמוספירה המבעבע על לוח פלטינה הטבול בתמיסת יוני 1M H+ (ציור 13.2). התגובה המתרחשת בחצי תא זה:

2H+ + 2e(  (  H2(1 atm)    E( = 0.0 Volt 

	כיוונה של ראקציה זו משתנה בהתאם לחצי התא האחר המחובר אל תא המימן. בהתאם לכך, הפוטנציאל יכול להיות חיובי או שלילי. טבלה חלקית של מספר פוטנציאלים סטנדרטיים מובאת בנספח 5. אם עבור תהליך מסוים מודדים פוטנציאל חיזור חיובי, פירוש הדבר שהתהליך הינו ספונטאני. אם לעומת זאת, המתח הנמדד הוא שלילי, הראקציה בכיוון ההפוך היא הספונטאנית.

את הפוטנציאל של כל תא אלקטרוכימי (כא"מ – E.m.f.), מודדים כאמור בוולטים בעזרת פוטנציומטר שמודד מתח (או מולטימטר שיכול למדוד הן זרם והן מתח).
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ציור 13.2. חצי תא סטנדרטי של מימן


חישוב פוטנציאלים סטנדרטיים של תאים חשמליים

האנרגיה החשמלית אגורה בתא בצורה כימית. ניתן לקשר את הכוח האלקטרו-מניע, Eo, לאנרגיה החופשית, (G של הצמד האלקטרוכימי המרכיב את התא באמצעות משוואה 7:

 ∆G0 = -nFE0 (7)
n – מספר מולים של אלקטרונים המשתתפים בתגובה

F – קבוע פאראדי 

Eo – כוח אלקטרו-מניע (כא"מ, נמדד בוולטים) 

נדגים את החישוב עבור התא הסטנדרטי המתואר בציור 13.1 (משוואה 3). הריכוז יהיה במקרה זה שווה 1M ועל כן הכא"מ הנמדד של התא ב- 25(C (E() צריך להיות שווה להפרש פוטנציאלי החיזור של שני חצאי התא (משוואה 8).

(8)
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נחליט שרירותית שחצי תא מס' 1 יהיה תמיד השמאלי (האנודה), ותא מס' 2 יהיה החצי הימני (הקתודה). התגובה הנכתבת בחצי התא השמאלי היא תגובת חמצון ולכן יש להפוך את סימן הפוטנציאל הסטנדרטי שהוא כאמור פוטנציאל חיזור. בחצי התא הימני מתרחשת תגובת חיזור ולכן יש להשתמש במקרה זה בערך ובסימן הפוטנציאל כפי שנקרא בטבלה הסטנדרטית.

לדוגמא:  עבור התא שבציור 13.1:

	התהליך באנודה:
פוטנציאל החיזור עבור האבץ:
	E1( = -0.763 Volt
	Zn  (  Zn+2 + 2e(
Zn+2 + 2e( ( Zn   


	התהליך בקתודה:
	E2( = +0.337 Volt
	Cu+2 + 2e(  (  Cu           
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עכשיו, נניח שהיינו רושמים את התא בצורה הפוכה. דהיינו, את אלקטרודת הנחושת בשמאל ואת זו של האבץ בימין. E( המחושב במקרה זה –1.1 Volt. המסקנה היא שכשהתגובה רשומה כך היא אינה ספונטנית. התגובה ההפוכה היא הספונטאנית.
השפעת הריכוזים

על פי מה שנאמר עד כה ניתן לקבוע מתוך טבלת הפוטנציאליים הסטנדרטיים את הפוטנציאל של כל תא אלקטרוכימי שבו נמצאים החומרים המשתתפים במצבם הסטנדרטי. כך, למשל, עבור תגובה 9 יתקבל כא"מ של 2.122 Volt (חשב!).

(9)

Zn(s)  +  Cl2(g)  (  Zn+2 + 2Cl(
על פי עקרון לה שטליה, הגדלת ריכוז גז הכלור (או הגדלת הלחץ שלו), תגדיל את פוטנציאל התא. הגדלת ריכוז יוני האבץ או יוני הכלור מאידך, תטה את התגובה שמאלה ותקטין בכך את הפוטנציאל הנמדד.

משוואת נרנסט (Nernst)
המשוואה המקשרת בין הפוטנציאל של תא אלקטרוכימי לריכוזי המגיבים והתוצרים, היא משוואת נרנסט (10).  עבור הריאקציה:
aA + bB  (  cC + dD
(10)
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E –פוטנציאל תא חשמלי.

E( - פוטנציאל סטנדרטי של התא ב-25(C  (סכום הפוטנציאלים של שני חצאי התא, מחושב ממשוואה 8).

R – קבוע הגזים: K∙moleº /8.314 Volt∙Coul 
T – טמפרטורה ב- (K.

n – מספר מול אלקטרונים העוברים בתהליך (המאוזן).

F – קבוע פארדיי: Coul/ mole   9.6485(104 

הצבת הקבועים R ו- F ו- T= 298 (K למשוואה 10 והפיכת הלוגריתמוס הטבעי (ln) ללוגריתמוס על בסיס (log) 10, נותנת את משוואת 11 שהינה שימושית יותר:
(11)
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דוגמא:  אם בתא החשמלי )המתואר בציור 13.1) ריכוז יוני Zn+2 הוא 1M וריכוז יוני Cu+2 הוא 0.01M, נחשב את פוטנציאל התא בדרך הבאה:

התא:



Zn | ZnSO4 || CuSO4(0.01M) | Cu
התגובה הכוללת:


Zn + Cu+2  (  Zn+2 + Cu
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כלומר, התגובה היא ספונטאנית כפי שרשומה. קבלת E שלילי הייתה מלמדת שהתגובה ספונטאנית בכיוון ההפוך.

אלקטרודת ייחוס

כאשר רוצים לבודד ולחקור תגובה המתרחשת בחצי תא אלקטרוכימי, נוהגים לעבוד כנגד אלקטרודת ייחוס, כלומר, חצי התא השני משמש כחצי תא ייחוס שתכונותיו ידועות.

לאלקטרודת ייחוס אידיאלית יש פוטנציאל ידוע (הנמדד כנגד אלקטרודת מימן סטנדרטית), מדויק, קבוע, ובלתי רגיש להרכב התמיסה (האלקטרוליט). בנוסף, חשוב שאלקטרודת ייחוס תשמור על מתח קבוע בעת הזרמת זרם שעוצמתו נמוכה.

בניסיון זה, אלקטרודת הייחוס הינה אלקטרודת כסף Ag שצופתה בכסף כלוריד AgCl הטבולה בתמיסת KCl רוויה (או בריכוז 1M) וארוזה בתוך צינורית טפלון. בקצה הצינורית נמצאת מחיצה נקבובית המאפשרת מעבר יונים. התגובה המתרחשת בחצי התא:

AgCl(s) + e(  (  Cl((aq) + Ag(s)

E0=0.224V
בין הניסיונות יש לשטוף את האלקטרודה במים מזוקקים ולשמור אותה בתמיסת KCl בריכוז תואם לריכוז של התמיסה בתוך האלקטרודה.
אלקטרודת מתכת אינרטית

במקרים בהם התגובה הנחקרת מכילה יונים בלבד (לדוגמא, חלק ב' בניסוי זה) משתמשים באלקטרודה אינרטית. אלקטרודה אינרטית עשויה ממתכות אצילות כמו פלטינה, זהב, פלדיום או מפחם. האלקטרודה מגיבה לפוטנציאל של צמד חמצון-חיזור עימו היא נמצאת במגע. את הפוטנציאל מודדים כנגד חצי התא השני (היכול לשמש גם כתא ייחוס, לדוגמא חצי תא מימן סטנדרטי).

הכרה ואפיון תא ראשוני – סוללה
סוללה (תא ראשוני או תא גלווני) היא למעשה תא אלקטרוכימי בו האנרגיה האגורה בצורה כימית בחומרים הפעילים הופכת בצורה ישירה וספונטנית לאנרגיה חשמלית ע"י תהליכי חמצון-חיזור אלקטרוכימיים. סוג זה של תגובה כולל מעבר אלקטרונים מהאנודה לקתודה דרך מעגל חשמלי חיצוני. 
סוללה משנית (תא שניוני) – הינה מערכת הניתנת לטעינה חוזרת. במערכת מסוג זה התגובה האלקטרוכימית המספקת את הזרם החשמלי הינה הפיכה. לאחר הפריקה, הסוללה ניתנת לטעינה חוזרת ע"י העברת זרם חשמלי לשני קטביה דרך ספק כח חיצוני. סוללה משנית ניתנת לטעינה חוזרת מאות עד אלפי פעמים.

הסוללה מורכבת בדרך כלל ממספר תאים, המחוברים בטור או במקביל, התלוי במתח ובקיבול המבוקשים. הסוללה מכילה ארבעה מרכיבים עיקריים, ציור 13.3. 

1. אנודה (אלקטרודה שלילית) המוסרת אלקטרונים למעגל החיצוני ולפיכך עוברת תהליך של חמצון במהלך התגובה האלקטרוכימית. 

2. קתודה (אלקטרודה חיובית) המקבלת אלקטרונים מהמעגל החיצוני ולפיכך עוברת תהליך של חיזור במהלך התגובה האלקטרוכימית. 

3. אלקטרוליט – המוליך היוני – הוא התווך בין האנודה לקתודה. דרכו עוברים היונים וסוגרים את המעגל. האלקטרוליט בדרך כלל נוזלי (אך יכול להיות גם מוצק). לדוגמא: מלח, חומצה, או בסיס  המומסים במים או ממס אחר ומשמשים כמקור ליונים המוליכים. 

4. ספראטור – מחיצה נקבובית המאפשרת מעבר יונים ומונעת מגע בין אנודה וקתודה (מונעת קצר פנימי בתוך הסוללה). 
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ציור 13.3.
דוגמא לחתך של סוללת לקלנשה (Lechlanche) מופיע בציור 13.4. התא הנ"ל המכונה תא יבש נוצר לראשונה בצורה מסחרית בשנת 1870 , ועדיין הוא אחד מהנפוצים ביותר בעולם . האנודה בסוללה זו היא אבץ, הקתודה היא מנגן די אוקסיד (לקתודה מוסיפים פחם לשיפור המוליכות האלקטרונית) והאלקטרוליט הוא תערובת של אמוניום כלוריד ואבץ כלוריד . 

התגובות  המתרחשות בתא הן :

באנודה - חמצון האבץ:     Zn(s)  ( Zn+2(aq)  +  2e-
בקתודה - חיזור MnO2:    2MnO2  +  2H3O+(aq)  + 2e(  (  Mn2O3(s)  +  3H2O(l)
סוללות נפוצות בשימוש אינן ניתנות לטעינה בניגוד למצבר המהווה תא שניוני. מצבר ניתן לטעינה ע"י אספקת  אנרגיה חיצונית על מנת שהתגובות יתרחשו בכיוון ההפוך. בד"כ משתמשים בספק כוח למטרה זו. 
התכונות הנדרשות מאנודה וקתודה: 

1. הפרש פוטנציאלים גבוה של צמד חמצון- חיזור, 

2. קיבול מטען גבוה, 

3. משקל קל,
4. הולכה טובה של יונים ואלקטרונים.
התכונות הנדרשות מאלקטרוליט הן: 

1. מוליכות יונית גבוהה,
2. אינרטיות  לחומר הקתודי והאנודי,
3. אי- הולכת אלקטרונים למניעת קצר בתא. 

ציור 13.4 : תאור סכמתי של תא לקלנשה
פעולת התא

בזמן השימוש בתא אנו פורקים אותו (במצבר ניתן לבצע גם את הפעולה ההפוכה - טעינה), ציור 13.3. כאשר התא מחובר ל"עומס חיצוני" (חוט חשמל, נגד, מכשיר אחר כמחשב כיס, פנס וכו') אלקטרונים ינועו מהאנודה, אשר עוברת תהליך חמצון, דרך העומס החיצוני אל הקתודה אשר עוברת חיזור. המעגל החשמלי נסגר דרך האלקטרוליט ע"י זרימת אניונים לאנודה וקטיונים לקתודה. דוגמאות לשימושים בסוללת אלקליין מנגן די אוקסיד בגודל AA מופיעות בטבלה 1. 

טבלה 1 : הערכת זמן פעילות עבור מכשירים שונים המשתמשים בתאי Alkaline-Manganese Dioxide בגודל AA .

( הערכה בוצעה באמצעות שימוש בנגדים אופיינים ובטמפרטורה של 21ºC )
	מכשיר חשמלי
	עומס אופייני

(
	זרם ( mA ) במתח עבודה של 1.2 Volt
	משךן השימוש במכשיר
	זמן השימוש הצפוי במכשיר עד לצורך להחליף סוללה בהתאם למתח המינימלי של המכשיר

	

	
	
	
	1.0 Volt
	0.8 Volt

	רדיו
	75
	16
	4 שעות ביום
	125 שעות
	169 שעות

	מחשבון 
	15
	80
	שעה ביום
	21 שעות
	29 שעות

	טייפ
	10
	120
	שעה ביום
	14 שעות
	19 שעות

	מצלמה
	
	250 

	4 דקות הפעלה 11 דקות מנוחה במשך 8 שעות ביום
	368 דקות
	

	פנס
	3.9
	308
	4 דקות הפעלה בשעה במשך 8 שעות ביום
	292 דקות
	372 דקות

	צעצוע
	3.9
	308
	הפעלה רצופה
	273 דקות
	399 דקות

	נגן תקליטורים
	3.9
	308
	שעה ביום
	282 דקות
	404 דקות


השפעת העומס (Load) על מתח העבודה של הסוללה

חוק אוהם (Ohm): 

כאשר מפעילים מתח חשמלי (V) על פני חומר מוליך או מוליך למחצה אזי יזרום בו זרם חשמלי (I). היחס בין המתח המופעל לזרם המתקבל הוא ההתנגדות החשמלית (R), ובמקרים רבים התנגדות זו הינה גודל קבוע שאינו תלוי בערכם של המתח או הזרם. כאשר R קבוע, ניתן לכתוב את חוק אוהם:

V=IR

את חוק אוהם מקיימות מתכות  ובמקרים רבים גם מוליכים יוניים. כאשר מחברים גוף בעל התנגדות חשמלית (נגד) למקור מתח, ניתן לומר כי ההתנגדות מהווה עומס על מקור המתח אשר צריך לספק זרם חשמלי דרך אותו נגד. ככל שהתנגדות הנגד תהיה נמוכה יותר, יזרום זרם גדול יותר, כך שהעומס יגדל.

את Eo ניתן למדוד באופן נסיוני ע"י מדידת המתח של התא הפתוח,( OCV – (Open Circuit Voltage. כדי למדוד OCV  של הסוללה אנו מחברים אותה למד מתח עם נגד פנימי גדול (106-1012() תוך כדי הקפדה שבמעגל החיצוני יעבור זרם מזערי דרך מד המתח. 

ניתן לתאר מעגל חשמלי שבו עומס מחובר לסוללה בצורה הבאה:

לא כל האנרגיה הכימית האגורה הופכת לאנרגיה חשמלית, וזאת עקב איבודי אנרגיה כגון:

1. אנרגית אקטיבציה –(activation polarization) אנרגיה זו מאפשרת את התהליכים המתחרשים על פני שטח האלקטרודה, אנודה או קתודה. 

2. היווצרות מפל ריכוזים (concentration gradient) באלקטרוליט – נובע מהבדלי ריכוזים של המגיבים והתוצרים על פני שטח האלקטרודה ובאלקטרוליט כתוצאה ממעבר מסה, המתרחש בזמן התהליך.  

3. נגד פנימי אוהמי של הסוללה  – גורם לנפילת מתח העבודה של הסוללה. לסוללה נגד פנימי אוהמי שהוא סכום של הנגד היוני של האלקטרוליט, נגד אלקטרוני של האנודה, הקתודה, אוספי הזרם והמגעים השונים במעגל החשמלי. 
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ציור 13.5. קשר בין מתח התא הפתוח ומתח העבודה עקב איבודי האנרגיה השונים בזמן פעולת התא.

IR - מפל המתח הנוצר מהתנגדות פנימית של הסוללה .

ap - מפל המתח הנוצר מאנרגית אקטיבציה על גבי האנודה והקתודה.

cg - מפל המתח הנוצר מהיווצרות מפל ריכוזים על האנודה והקתודה.

ocv - מתח פתוח של התא ( מתח התא בזמן שלא עובר בו זרם ).

לסיכום, המתח שמספקת הסוללה למכשיר (נגד) אליו היא מחוברת, VL, נמוך מהמתח הפתוח של הסוללה, Vocv. הפרש המתחים הוא המתח הנופל על הנגד הפנימי של התא והוא סכום של הגורמים שהוזכרו בסעיפים 1-3. הערך של התנגדות הפנימית שונה מתא לתא ותלוי בזרם ובטמפרטורה.    

עם הזמן ערכו של נגד זה גדל עקב שינויי ריכוז בתמיסה, תהליכי קורוזיה, פריקה עצמית וקלקול האלקטרוליט. סדר גודל של זמן זה, שבועות, חודשים או שנים, תלוי בסוג הסוללה (או המצבר) והוא אחד הגורמים המשפיעים על אורך חיי המדף של הסוללה. 

את הנגד הפנימי של הסוללה ניתן לחשב ממשוואה 12:

Rint=( Vocv - VL)/I       (12)

Rint – נגד פנימי של הסוללה, Vocv – מתח פתוח של התא כאשר לא מוזרם דרכו זרם. VL - מתח הסוללה בזמן הזרמת זרם דרכה. 
הספק מוגדר כאנרגיה ליחידת זמן (Joule/sec) את ההספק של הסוללה ניתן לחשב ממשוואה 13. 

P= I · VL     (13)

P – הספק הסוללה, I – זרם עבודה ממוצע של הסוללה.

את האנרגיה שמספקת הסוללה ניתן לחשב ממשוואה 14 (או ע"י אינטגרציה אם I ו - VL משתנים בזמן). 

E=VL·I·t     (14)

E – אנרגיה, VL – מתח עבודה , I- זרם פריקה, t – זמן העבודה.  
מהלך הניסוי

חלק א' - מדידת פוטנציאלים סטנדרטיים של תאים אלקטרו כימיים
הניסיונות יבוצעו בתא אלקטרוכימי המתואר בציור 13.1. לטש את המתכות עם נייר זכוכית לפני השימוש ושטוף במים מזוקקים. 

קח 3 כוסות בנפח 50 מ"ל והוסף לכל אחת מהן כ - 25 מ"ל  של תמיסות המלחים: Cu(NO3)2,  Zn(NO3)2  ו- FeSO4 שריכוזן 0.1M (את תמיסת הברזל יש להכין טרייה לפני הניסוי).

הכן 3 חצאי תאים M+2/M עבור ,Cu Zn  ו- Fe  בדרך הבאה:   (M = metal)
טבול בתוך כל תמיסה את מוט המתכת המתאים. 

תא דניאל פשוט:      Zn | Zn(NO3)2 (0.1M) ║ Cu(NO3)2 (0.1M) | Cu
כדי להכין תא דניאל פשוט (משוואה 3) טבול את אלקטרודת הנחושת בכוס המכילה יוני נחושת ואת אלקטרודת האבץ בכוס המכילה יוני אבץ. חבר את 2 חצאי התאים ע"י גשר מלח (ציור 13.1).

חבר את האלקטרודות למד מתח (Multimeter) כמתואר בציור 13.1 וקרא את מתח התא. הוצא את גשר המלח מחוץ לכוס וקרא שוב את המתח.

שמור את שני חצאי התאים לחלק הבא בניסוי.

חזור על הניסוי באותו אופן לקבלת פוטנציאל שני התאים האלקטרוכימיים הנוספים הבאים:

Fe | FeSO4 (0.1M) ║ Cu(NO3)2 (0.1M) | Cu
Zn | Zn(NO3)2 (0.1M) ║ FeSO4 (0.1M) | Fe
	מדוד מתח לכל תא ומנה מספר סיבות להבדלים שישנם בין הפוטנציאל הנמדד למחושב.


מדידת מתח של חצי תא  Cu, Zn, Fe מול אלקטרודת ייחוס Ag/AgCl
הניסוי יבוצע בתא אלקטרוכימי, לדוגמא:

Fe│FeSO4 (0.1M) ║ Ag, AgCl │ KCl (1M)
1. שמור שאלקטרודת הייחוס Ag, AgCl | KCl (1M) לא תתייבש (בין הניסיונות או בזמן שהאלקטרודה אינה בשימוש יש לטבול אותה בתמיסת KCl בריכוז (1M.
2. בנה תא אלקטרוכימי כמתואר בציור 13.6 (השתמש באלקטרודה המתאימה).
3. מדוד את מתח התא. דון בהבדלים בין הערך הנמדד לערך המחושב לפי משוואת נרנסט.
4. חזור על אותן המדידות עבור Zn ו- Cu.
חלק ב' - השפעת הריכוז על מתח התא

הניסוי יבוצע בתא האלקטרוכימי (ציור 13.6):

Ag, AgCl | (1M)KCl ║ [Fe(CN)6]-4 , [Fe(CN)6]-3 | Pt
	1. דאג שאלקטרודת הייחוס Ag, AgCl | KCl (1M) לא תתייבש (בין הניסיונות או בזמן שהיא לא בשימוש טבול אותה בתמיסת KCl בריכוז (1M.

	
	


	2. בנה את התא האלקטרוכימי  המתואר בציור 13.6.
 ברשותך מספר תמיסות ביחסי ריכוזים שונים. התמיסה המרוכזת הינה בריכוז 0.1M.
K4Fe(CN)6  : K3Fe(CN)6
100:1
50:1
10:1
1:10
1:50
1:100
 מלא את התא בכ - 25 מ"ל תמיסה המכילה את תערובת החומרים [K3[Fe(CN)6 ו- [K4[Fe(CN)6 בריכוזים שונים, וטבול בו את אלקטרודת הייחוס ואת אלקטרודת הפלטינה. החל את המדידות בתמיסה בה יחס הריכוזים הוא הנמוך ביותר 1:100. מדוד את המתח כנגד אלקטרודת הייחוס, המהווה חצי תא בפני עצמו.

3. בין מדידה למדידה שטוף את התא והאלקטרודות עם מים מזוקקים ולאחר מכן עם כמויות קטנות של התמיסה הבאה עימה תעבוד.

4. מדוד את מתח התא עבור כל אחת מהתמיסות הנ"ל. ערוך את התוצאות בטבלה.
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ציור 13.6


	שרטט גרף המתאר את משוואת נרנסט. קבע את E( ו- n. השווה ערך זה עם הערכים בספרות והסבר את הסיבה להבדלים אם קיימים.


חלק ג' - תאים אלקטרוכימיים מסוג M/Mn+
נתון התא הבא:

	
	Ag, AgCl | (1M)KCl || Cu+2 | Cu
	

	
	
	

	1. 
	יש להקפיד כי אלקטרודת הייחוס Ag, AgCl | (KCl 1M) לא תתייבש בין הניסיונות או בזמן שאינה  בשימוש. טבול אותה בתמיסת KCl בריכוז 1M.

	2. 
	הכן את סידרת התמיסות בריכוזים 0.0010-0.1M של Cu(NO3)2 בבקבוקי מדידה של 100 מ"ל. השתמש בתמיסות האם של 0.5M ו-0.1M Cu(NO3)2 ובתמיסה KNO3 1M כדי לשמור על ריכוז כולל של  יוני NO3‾ 0.1M בכל התמיסות:
נפח סופי
(ml)
נפח KNO3 1M

(ml)
נפח שיש לקחת מתמיסת Cu(NO3)2  X[M] (ml)
הכנה מתמיסת

Cu(NO3)2 X[M]

Cu(NO3)2
[M]
0.10
0.050
0.020
0.010
0.0050
0.0010


	3. 
	בנה את התא האלקטרוכימי כמו בציור 13.6 (השתמש באלקטרודה הרלוונטית). אלקטרודת ה- M (M = metal), תהיה טבולה בתמיסה M+n – (יוני המתכת  המתאימים). מדוד את המתח כנגד אלקטרודת הייחוס המהווה חצי תא הטבול אף הוא באותה התמיסה. מדוד את מתח התמיסות בטווח הריכוזים 0.0010-0.1M החל את המדידות בתמיסה בה הריכוז נמוך ביותר.

	4. 
	בין מדידה למדידה שטוף את התא והאלקטרודות עם מים מזוקקים ולאחר מכן עם כמויות קטנות של התמיסה הבאה עימה תעבוד.

	5. 
	מדוד את מתח התא עבור כל אחת מהתמיסות שהכנת. ערוך את התוצאות בטבלה.

	שרטט גרף המתאר את משוואת נרנסט. קבע את E( ו- n. השווה ערך זה עם הערכים בספרות והסבר את הסיבה להבדלים אם קיימים.


חלק ד' - השפעת עומס על מתח העבודה של הסוללה

קרא את מהלך הניסוי כולו לפני תחילת העבודה.  

1. יש לבנות מעגל חשמלי (הקפד/י לא לסגור את המעגל עד רגע המדידה) הכולל: וולטמטר, סוללה ונגד. יש לחבר את הוולטמטר המשמש למדידת מתח במקביל לסוללה, ואת האמפרמטר המשמש למדידת זרם מחברים בטור לסוללה.    

2.  בכל מדידה לפני סגירת המעגל יש למדוד את המתח הפתוח של הסוללה. מדדו את ערכי VL (המתח על נגד העומס) על פני 5 נגדים שונים  10-400 (. מדידת המתח תעשה לאחר 10 שניות. 

3.  פרקו את הסוללה במשך 10 דקות דרך נגד קבוע שערכו  (5-20. במשך הפריקה רשמו את המתח כל 10 שניות במהלך הדקה הראשונה ולאחר מכן כל 1 דקה. נתקו את המעגל, המתינו רבע שעה וחזרו על ניסיון הפריקה באותו אופן. 
חישובים:
I.    א. חשבו את זרם הזורם במעגל עבור כל נגד בסעיף 2 של חלק ד'.  

      ב. חשבו את ההספק שנותנת הסוללה עבור כל נגד בתום 10 שניות. 

      ג. שרטטו גרף של ההספק כתלות בזרם. הסבירו את הגרף שהתקבל. 

II. חשבו את הנגד הפנימי של הסוללה עבור כל אחד מהנגדים בסעיף 2. מהן מסקנותיך ? 

III. שרטטו גרף נוסף המתאר את עקומת הפריקה שנמשכה 20 דקות (כמות המטען שנפרקה מהסוללה היא סכום המטענים שזרמו בשתי עקומות הפריקה שנמשכו 10 דקות כל אחת). הסבר את צורת הגרף. ממה נובעות הקפיצות במתח. השתמש בהסבר במונחים שנלמדו במבוא. 

IV. חשבו את האנרגיה כולה שסיפקה הסוללה במשך 10 דקות פריקה ביחידות של Wh. יש שים לב שהזרם אינו קבוע, ולכן עליך לבצע אינטגרציה (הנותנת את קיבול המטען של הסוללה) ולהכפיל את התוצאה במתח הממוצע. את האינטגרציה ניתן לבצע באמצעות אחת השיטות הבאות:
 1. שימוש בתוכנת מחשב. 
2. גזירת ריבוע נייר בשטח ידוע מהנייר עליו שרטטת את הגרף ושקילתו. גזור את הגרף ושקול אותו. חשב את שטח הגרף בהתאם ליחס המשקלים שקבלת. שטח הגרף שקבלת הוא קיבול הסוללה. 

                                           טופס  נעלם  אלקטרוכימיה

מספר נעלם.........

שם סטודנט..........................

שם מדריך...........................

תאריך................................

השלם את הטבלה:

	E [V]
	Cu(NO3)2 conc. [M]

	
	0.1

	
	0.05

	
	0.02

	
	0.01

	
	0.005

	
	0.001

	
	נעלם


משקל הנחושת בנעלם (מ"ג ) ...................                       
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