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Равновесие на границе электрод/раствор
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6.1

( ) ( )i i i i iz F      − =  − +  −

o Электрическую разность потенциалов можно измерить только между точками в одной фазе

(Уравнение Нернста, 1889 г.)

o Граница двух металлов:

𝑒− 𝑀1 ⇌ 𝑒− 𝑀2 𝜇𝑒
𝑀1 = 𝜇𝑒

𝑀2 𝜇𝑒
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𝑀2 − 𝐹𝜑𝑀2

Δ𝑀1
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𝜇𝑒
𝑀2−𝜇𝑒

𝑀1

𝐹

o Граница металл/раствор: 𝑀𝑧+(металл) ⇌ 𝑀𝑧+(раствор)
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𝜇
𝑀𝑧+
𝑝

= 𝜇
𝑀𝑧+
0,𝑝

+ 𝑅𝑇ln𝑎𝑀𝑧+



ЭДС электрохимической цепи
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6.2
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Равновесная э/x цепь: электрохимическое равновесие наблюдается на каждой 

фазовой границе, а разность потенциалов на концах цепи Е скомпенсирована 

разностью потенциалов от внешнего источника тока

Электродвижущая сила (E) – разность потенциалов на концах равновесной 

электрохимической цепи

𝐸 = 𝐸пр − 𝐸л

▪ Уравнение Нернста для ЭДС 

электрохимической цепи:

𝐸 = 𝐸0 +
𝑅𝑇

𝑛𝐹
ln

ς𝑎𝑖
𝜈𝑖

ς𝑎
𝑗

𝜈𝑗

▪ Температурный коэффициент ЭДС:

d𝐸

d𝑡
=
Δ𝑆

𝑛𝐹



Таблицы электродных потенциалов
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6.3

Handbook of Chemistry and Physics /
Electrochemical series

Электродный потенциал

Pt, H2 , p = 1 атм | HA, a±=1  MA | M | Pt

1: Ox1 + 𝑒− = Red1

2: Ox2 + 𝑒− = Red2

Ox1 + Red2 = Red1 + Ox2

Pt, H2 HCl ⋮⋮ раствор I M1 | Pt

Pt, H2 HCl ⋮⋮ раствор I M2 | Pt

𝐸1: Ox1+
1

2
H2= Red1 + H+

𝐸2: Ox2+
1

2
H2= Red2 + H+

𝐸3

Стандартные электродные потенциалы
( p = 1 атм, t = 25 ⁰C, a = 1 моль/л)



Напряжение

Электрохимические ячейки
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Двухэлектродная Трехэлектродная

Вспомогательный 

электрод

Рабочий 

электрод

Продувка Ar

Капилляр Луггина

Электрод 

сравнения

U = E(WE) – E(CE) - IR

Потенциал



Электроды
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6.4

Mz+ + ze– = M

Mn+An– + ne– = n+M + n–Az–

𝐸 = 𝐸0 +
𝑅𝑇

𝑧𝐹
ln 𝑎𝑀𝑧+

𝐸 = 𝐸0 −
𝑅𝑇

|𝑧−|𝐹
ln 𝑎𝐴𝑧−

электрод I рода

электрод II рода

зависит от произведения 

растворимости соли

Окислительно-восстановительный 

электрод: окисленная и восстановленная 

формы – в растворе. Материал электрода 

не участвует в реакции.

Газовый электрод: окисленной или 

восстановленной формой является 

молекула в газовой фазе, диссоциативно

адсорбирующаяся на инертном электроде.

Hg2Cl2 + 2e–  2Hg + 2Cl– H+ + e–  1/2H2



Электроды сравнения
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Электроды сравнения
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Обратимый водородный электрод
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Электроды сравнения
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Неводные электроды сравнения
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Ag+/Ag 
электрод

−𝑛𝐹𝐸 = 𝐺 Red − 𝐺(Ox)𝑂𝑥 + 𝑒− ⇌ 𝑅𝑒𝑑

𝑛𝐹𝐸 = [𝐺 Ox − 𝐺(Red)]gas+ 𝐺𝑠 Ox − 𝐺𝑠 Red sol

минимизировать



Диффузионный потенциал
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6.1

с1 > с2 u– > u+
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▪ Для идеального раствора
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 
 − 

   =
  −  

∆𝜑дифф =
𝐷− − 𝐷+

𝑧+𝐷+ + |𝑧−|𝐷−

𝑅𝑇

𝐹
ln
𝑐2
𝑐1

∆𝜑дифф = (𝑡− − 𝑡+)
𝑅𝑇

𝐹
ln
𝑐2
𝑐1

1,1-электролит (ид.)
▪ В общем виде:

Активности отдельных ионов?

Распределение концентраций?



Электрохимические цепи
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6.5

Электрохимические цепи строго равновесны, лишь тогда, когда они не содержат ни одной границы 

двух различных растворов

- цепь с переносом

Солевой мостик – для 

нивелирования диффузионного 

потенциала (KCl, NH4NO3)

Элемент Вестона – цепь без переноса 

E (20 °С) = 1.0183 В

dE/dt = -4*10-5 В/град

Pt | Cd(Hg) | CdSO4 sat. | Hg2SO4, Hg | Pt

Cd + Hg2SO4 → CdSO4 + 2Hg

дифф ln
II

i
i

iI

tRT
d a

F z
 = − 



Электрохимические цепи

15

6.5

Hg
Hg2) Концентрационные цепи

3) Химические цепи

- элемент Даниэля-Якоби

1) Физические цепи

- аллотропические 

- гравитационные



Диаграммы Пурбэ (M. Pourbaix)
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область 

устойчивости 

воды

lg a

Mn2+ + 2e– = Mn

E0 = –1.17 В

Mn(OH)2 +2e– = Mn + 2OH–

E0 = –1.56 В

MnO4
– + 3e– + 4H+ = MnO2 + 2H2O

E0 = +1.69 В

MnO4
– + 3e– + 2H2O = MnO2 + 4OH–

E0 = +0.60 В



Ион-селективные электроды
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6.9

Стеклянный электрод • Между стеклянной стенкой и водным 

раствором возникает разность потенциалов

Pt | Ag | AgCl, 0.1 M HCl | стекло | р-р | ⋮⋮ KCl, Hg2Cl2 | Hg |Pt

𝐸ст = 𝐸асс +
𝑅𝑇

𝐹
ln
𝑎2
𝑎1

Ag | AgCl, 0.1 M HCl | стекло | 0.1 M HCl, AgCl |Ag

𝐸ст = 𝐸ст
0 +

𝑅𝑇

𝐹
ln 𝑎2



Домашнее задание - 4
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Растворы:
(правый) 0.5 M CuSO4 + 0.1 M H2SO4

(левый) 0.02 M ZnSO4 + 0.05 M H2SO4

Точность взвешивания: 0.0002 г
Точность измерения объема: 0.1 мл

Размеры электродов: 1.2*3.0 см2

Объем растворов: 50 мл + 50 мл

Растворы разделены пористой стеклянной 
перегородкой. Измерение разности потенциалов 
проведено через 1 мин после сборки ячейки.

Задание:

Рассчитайте ЭДС ячейки и перечислите все 
факторы, определяющие отличия измеренного и 
рассчитанного значения разности потенциалов. 
В какую сторону (в большую или в меньшую) 
изменится разность потенциалов через час и 
почему?
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