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Вступ

Пам’ятi Марини Вiталiївни Ведь,
першої жiнки – лауреата Нацiональної премiї України

iменi Бориса Патона, доктора технiчних наук,
професорки кафедри загальної та неорганiчної хiмiї НТУ «ХПI»

Електрохiмiчнi процеси за своєю природою є окисно-вiдновними
та вiдбуваються на межi подiлу контактуючих фаз. Найсуттєвiшою
вiдмiннiстю електрохiмiчних процесiв вiд звичайних окисно-вiдновних
реакцiй (ОВР) є наявнiсть електричного струму – спрямованого вiд
вiдновника до окисника потоку електронiв.

З одного боку така особливiсть надає певнi переваги: вiд перебiгу
хiмiчної реакцiї можна одержати додаткову користь у виглядi корисної
роботи електричного струму. Цю роботу можна одержати як теплоту,
механiчну роботу, свiтлову енергiю тощо. При перебiгу ж звичайної
ОВР вся одержана енергiя розсiюється у виглядi теплоти i перетворити
цю енергiю на щось бiльш корисне практично неможливо. З iншого
боку проведення електрохiмiчного процесу вимагає додаткових зусиль:
конструкцiя електрохiмiчної системи завжди набагато складнiша, нiж
хiмiчне обладнання, що використовується для проведення ОВР.

Переваги використання електрохiмiчних систем стають бiльш
очевидними, якщо взяти до уваги можливiсть зворотного перетворення
електричної енергiї у хiмiчну. Провести таке перетворення iншим
шляхом неможливо. Крiм того, окремим випадком електрохiмiчних
систем є хiмiчнi джерела електричної енергiї – акумулятори та паливнi
елементи, доцiльнiсть широкого використання яких не треба доводити.

Кожна тема посiбника супроводжується детальним описом ла-
бораторного експерименту та електронним посиланням на вiдео, що
демонструє його проведення, тож сподiваємось, що знайомство з темою
«Електрохiмiчнi процеси та системи» буде не лише корисним, але й
цiкавим та захоплюючим.
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Даний посiбник є розширеною та доповненою версiєю методичних
вказiвок до органiзацiї самостiйної роботи студентiв та виконання
лабораторних робiт «Електрохiмiчнi процеси та системи», автором
яких є Марина Вiталiївна Ведь.

1. Основнi визначення
Як було зазначено, електрохiмiчнi процеси супроводжуються

взаємним переходом хiмiчної та електричної форм енергiї. У гальванi-
чному елементi (ГЕ) хiмiчна енергiя перетворюється у електричну, а
в електролiзерi електрична енергiя перетворюється у хiмiчну. Обидва
процеси можна провести у так званiй електрохiмiчнiй системi, схема
якої наведена на рис. 1.1.

1 1

2

3

4

Рисунок 1.1 – Будова електрохiмiчної системи на прикладi гальванiчного
елемента: 1 – електроди, 2 – розчин (розплав) електролiту, 3 – зовнiшнiй

ланцюг, 4 – гальванометр

У розчинi або розплавi електролiту внаслiдок електролiтичної
дисоцiацiї присутнi зарядженi частинки – катiони (+) та анiони (−) –
внаслiдок чого розчин чи розплав мають доволi високу електричну
провiднiсть. Ще бiльшу провiднiсть має металiчний зовнiшнiй ланцюг,
носiями заряду в якому є електрони. Вiдмiнностi у характерi еле-
ктричної провiдностi розчину (розплаву) електролiту та металевого
провiдника пояснюються рiзним розмiром носiїв заряду. Iони, порiвня-
но з електронами, мають набагато бiльшi розмiри i, вiдповiдно, меншу
рухливiсть. Через це видiляють провiдники першого та другого роду –
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з електронною та iонною провiднiстю, вiдповiдно. Одним з наслiдкiв
рiзницi у розмiрах носiїв заряду є те, що з пiдвищенням температури
провiднiсть металевого провiдника завжди зменшується, а йонного –
навпаки зростає.

Електрохiмiчна система обов’язково мiстить провiдники обох
типiв, а межею їхнього подiлу є електрод – електронний провiдник,
котрий знаходиться у контактi з iонним провiдником. Зовнiшнiй лан-
цюг можна i не вiдносити до власне електрохiмiчної системи, проте для
її функцiонування у будь-якiй ролi (ГЕ чи електролiзер) цей елемент
є необхiдним.

Гальванометр не є необхiдною складовою електрохiмiчної систе-
ми, адже цей прилад лише виявляє наявнiсть електричного струму.
Замiсть гальванометра можна пiдключити будь-який споживач еле-
ктричного струму, в якому й одержують корисну роботу вiд перебiгу
хiмiчної реакцiї у гальванiчному елементi. Принциповою вiдмiннiстю
мiж гальванiчним елементом i електролiзером є довiльнiсть перебiгу
процесiв у першому пристрої та необхiднiсть використання зовнiшньо-
го джерела електрики у другому пристрої. Тому замiсть гальванометра
зовнiшнє коло електролiзера завжди включає джерело електричної
енергiї.

З огляду на необхiднiсть забезпечення перебiгу струму в електро-
хiмiчнiй системi електродiв повинно бути як мiнiмум два. Електрод, з
якого електрони потрапляють у провiдник другого роду, називають
катодом, тодi як електрод, на якому вiдбувається вiдведення електро-
нiв з провiдника другого роду, називають анодом. Пiзнiше ми дамо
наповнене хiмiчним змiстом визначення цих двох понять.

2. ЕЛЕКТРОДНI РIВНОВАГИ
Найбiльш цiкавi та хiмiчно значущi процеси в електрохiмiчнiй

системi спостерiгаються на електродах. Оскiльки в кристалiчнiй ґра-
тцi металу i розчинi електролiту знаходяться зарядженi частинки, то
через межу подiлу фаз вiдбувається перенос заряду та речовини до
встановлення рiвноваги. Заряди контактуючих фаз набувають проти-
лежних значень, i на поверхнi подiлу виникає подвiйний електричний
шар, що подiбний до електричного конденсатора. Алгебраїчну суму
стрибкiв потенцiалiв (роботу по переносу електрона) у кожнiй з фаз
та на межi подiлу називають електродним потенцiалом.

Як простий приклад розглянемо металiчну пластину, занурену у
розчин сульфату цього металу. У металi знаходяться атоми M, тодi як
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розчин мiстить iони Mn+ та SO2−
4 (рис. 2.1). Атоми металу не можуть

потрапити у розчин iнакше, нiж втративши електрони i перетворив-
шись на iони Mn+. Навпаки, iони Mn+ повиннi одержати електрони
для перетворення на атоми металу перш нiж потрапити у кристалiчну
ґратку. При зануреннi металу у розчин солi один з вказаних процесiв
буде домiнувати, але дуже швидко встановиться рiвновага

Mn+ + ne ⇄ M,

яку й описують електродним потенцiалом – аналогом енергiї Гiббса у
термодинамiцi.

SO2−
4Mn+

− +
− +
− +
− +
− +
− +

+ −
+ −
+ −
+ −
+ −
+ −

M

Рисунок 2.1 – Рiвновага на металевому електродi, зануреному у розчин солi
цього металу

Електродний потенцiал є однiєю з фундаментальних характе-
ристик електродiв, яка значною мiрою обумовлює напрямок реакцiй,
що перебiгають на їх поверхнi. За своїм сенсом потенцiал – це робо-
та, яку треба виконати для перенесення одиничного заряду з даної
точки на нескiнченну вiдстань. Величина електродного потенцiалу
вiддзеркалює окисно-вiдновнi властивостi компонентiв системи ме-
тал/електролiт: з пiдвищенням електродного потенцiалу посилюється
окисна здатнiсть iона електролiту, а iз зниженням – вiдновна здатнiсть
металу. Отже, система з вищим значенням електродного потенцiалу мi-
стить сполуку, що є окисником по вiдношенню до компонентiв системи
з меншим значенням потенцiалу.

Для будь-якої рiвноважної окисно-вiдновної реакцiї, що вiдбува-
ється на електродi

Ox + ne = Red,
iснує певне значення електродного потенцiалу, що вiдповiдає стандар-
тним умовам (тиск 101,325 кПа, T = 298 К, активнiсть iонiв у розчинi
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1 моль/л). Такий потенцiал називають стандартним електродним
потенцiалом (E◦).

Систему, в якiй встановлюється рiвновага на електродi, схема-
тично позначають за допомогою вертикальної риски Ox|Red, але при
записi потенцiалу ця риска змiнює свiй нахил: E◦(Ox/Red).

В умовах, що вiдрiзняються вiд стандартних, числове значення
рiвноважного електродного потенцiалу, визначають за рiвнянням
Нернста:

E(Ox/Red) = E◦(Ox/Red) +
RT

nF
ln

[Ox]
[Red]

, (2.1)

де n – кiлькiсть електронiв у електродному процесi, R – унiвер-
сальна газова стала, T – термодинамiчна (абсолютна) температура,
F ≈ 96500 Кл/моль – стала Фарадея, [Ox], [Red] – рiвноважнi кон-
центрацiї окисненої та вiдновленої форм речовини.

За умов сталої температури (298 К) зручнiше використовувати
iншу форму цього рiвняння:

E(Ox/Red) = E◦(Ox/Red) +
0,059

n
lg

[Ox]
[Red]

(2.2)

Для металевого електрода, зануреного у розчин з вмiстом вiдпо-
вiдних iонiв, на поверхнi якого перебiгає оборотна реакцiя

Mn+ + ne ⇄ M,

рiвноважний потенцiал (2.2) з урахуванням [M] = 1 (оскiльки концен-
трацiя твердої речовини не впливає на потенцiал) розраховують за
рiвнянням

E(Mn+/M) = E◦(Mn+/M) +
0,059

n
lg c(Mn+) (2.3)

Абсолютне значення електродного потенцiалу визначити немо-
жливо, тому його вимiрюють вiдносно електрода порiвняння, тобто
такого електрода, який має стале значення потенцiалу (Eпр). Для
визначення потенцiалу електрода (Ex) складають електричне коло,
що мiстить дослiджуваний електрод, електрод порiвняння, електро-
лiтичний ключ, потенцiометр (вольтметр), та вимiрюють рiзницю
потенцiалiв ∆E, з використанням якої розраховують Ex

Ex = Eпр ±∆E,

де знак «+» вiдповiдає випадку, коли електрод порiвняння має потен-
цiал, бiльш негативний, нiж дослiджуваний; а знак «−» – потенцiал
електрода порiвняння бiльш позитивний, нiж дослiджуваного.
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В основi роботи водневого електрода порiвняння лежить рiв-
новажна реакцiя

2H3O
+ + 2e ⇄ H2 + 2H2O (або 2H+ + 2e ⇄ H2),

яка перебiгає на поверхнi платинованого платинового електрода, за-
нуреного у розчин кислоти, через який пропускають газоподiбний
водень. Такий електрод можна надати схемою Pt|H2|H+, i у випад-
ку, коли реакцiя перебiгає за стандартних умов (c(H+) = 1 моль/л,
p = 101,325 кПа, T = 298 К), вважають, що його потенцiал дорiвнює
нулю, тому цю величину застосовують як основу для побудови так
званої умовної або водневої шкали потенцiалiв.

Мiж електродним потенцiалом та енергiєю Гiббса iснує зв’язок:
∆G◦ = −nFE◦ (2.4)

Отже, можливiсть довiльного перебiгу ОВР можна визначити як
у термiнах ∆G◦, так i у термiнах електродних потенцiалiв. Перевага
використання електродних потенцiалiв замiсть енергiї Гiббса полягає
у наступному:

• електроднi потенцiали можна вимiряти безпосередньо (як це
було вказано вище), а значення ∆G можна лише розрахувати, спира-
ючись на iншi експериментальнi данi;

• похибка визначення потенцiалiв є набагато меншою, нiж по-
хибка одержаних непрямим шляхом значень ∆G.

Зручнiсть використання потенцiалiв продемонструємо на при-
кладi оцiнки можливостi перебiгу реакцiї

2KI + Br2 = 2KBr + I2

Якщо реакцiя вiдбувається у розчинi, бромiд та йодид калiю
дисоцiюватимуть на iони i тодi рiвняння реакцiї можна скорочено
записати так:

2I− +Br2 = 2Br− + I2

Для визначення ∆Gр-цiї треба використовувати термодинамiчнi
данi саме для гiдратованих галогенiд-iонiв, наприклад так:

∆Gр-цiї = 2∆Gf (Br
−)− 2∆Gf (I

−)

Прямих методiв визначення термодинамiчних характеристик
iонiв немає, а одержанi рiзними методами значення сильно рiзняться
мiж собою. Тому оцiнити ∆Gр-цiї з прийнятною точнiстю у даному
випадку вкрай складно.
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З iншого боку, оцiнити можливiсть перебiгу наведеної реакцiї ду-
же легко у термiнах електродних потенцiалiв. Для цього слiд порiвняти
потенцiали двох напiвреакцiй:

Br2 + 2e = 2Br−, E◦(Br2/2Br
−) = +1,07 В

I2 + 2e = 2I−, E◦(I2/2I
−) = +0,54 В

Вищий потенцiал напiвреакцiї вiдповiдає бiльш сильним окисним
властивостям вихiдної частинки (форма Ox) та слабшим вiдновним
властивостям продукту реакцiї (форма Red). Тому в наведенiй парi
Br2 вiдновлюється легше, нiж I2, а I− окиснюється легше за Br−.
Це означає, що по вiдношенню до I− молекула Br2 може виступити
окисником: перша з напiвреакцiй буде вiдбуватися як вiдновлення, а
друга – як окиснення. При виконаннi умови

∆E = Eок − Eвiдн > 0

∆Gр-цiї, розрахована за рiвнянням (2.4), буде мати негативне значення,
тобто реакцiя може вiдбуватися довiльно!

Аналiз можливостi довiльного перебiгу наведеної вище реакцiї
було проведено з використанням стандартних потенцiалiв, тобто за
концентрацiй учасникiв реакцiї 1 моль/л. Врахувати вплив складу
розчину (а саме – концентрацiй частинок) на перебiг реакцiї можна за
допомогою рiвняння Нернста. Так, стандартний потенцiал системи

MnO−
4 + 8H+ + 5e = Mn2+ + 4H2O

можна знайти у довiднику: E◦(MnO−
4 /Mn2+) = 1,51 В. Рiвняння Нерн-

ста (2.2) для цiєї системи записується як

E = E◦ +
0,059

5
lg

c(MnO−
4 )c

8(H+)

c(Mn2+)

Якщо замiсть стандартної концентрацiї iонiв гiдрогену (1 моль/л)
у рiвняння Нернста пiдставити їх концентрацiю у нейтральному розчи-
нi (10−7 моль/л), залишивши концентрацiї iнших частинок незмiнними,
то потенцiал за вказаних умов буде таким:

EpH=7 = 1,51 +
0,059

5
lg

1 · (10−7)8

1
≈ 0,85 В

Одержаний результат дає пiдстави сформулювати бiльш загальне
твердження. pH впливає на окисну активнiсть оксоанiонiв: вони краще
окиснюють у кислому середовищi, а окиснюються – у лужному.
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Електродний потенцiал для металевого електрода описує насту-
пну рiвновагу, що встановлюється на поверхнi електрода:

Mn+
(розч) + ne ⇄ M,

тодi як вiдомий з теми «Будова атома» потенцiал iонiзацiї I вiдповiдає
дуже схожому процесу

M − e ⇄ M+
(г).

Рiзниця полягає у тому, що електродний потенцiал стосується
процесу переходу металу пiсля втрати електронiв у розчин, а I вiдпо-
вiдає переходу iонiв металу у газоподiбний стан. I хоча у загальному
випадку метали з низькими потенцiалами iонiзацiї мають низькi еле-
ктроднi потенцiали, послiдовнiсть розташування металiв у ряд за E◦ i
I може вiдрiзнятись. Так, лiтiй має аномально низький потенцiал серед
лужних металiв через бiльшу вигiднiсть переходу iона цього металу
у розчин внаслiдок його сильної гiдратацiї. Iншi iони лужних мета-
лiв мають бiльшi розмiри i взаємодiють з молекулами води набагато
слабше, нiж маленький iон Li+.

3. ХIМIЧНI ДЖЕРЕЛА СТРУМУ
Системи, в яких внаслiдок довiльного перебiгу електрохiмiчних

реакцiй при замиканнi зовнiшнього кола виникає електричний струм,
носять назву гальванiчний елемент або акумулятор i реалiзуються у
виглядi хiмiчних джерел струму (ХДС).

Для виникнення електричного струму внаслiдок перебiгу окисно-
вiдновної реакцiї необхiдним є:

• просторове вiдокремлення реакцiй окиснення та вiдновлення;
• наявнiсть межi подiлу фаз електронний провiдник – iонний

провiдник.
ХДС складається з двох напiвелементiв (рис 3.1), у кожному

з яких перебiгає напiвреакцiя окиснення або вiдновлення (електро-
дна реакцiя). Електрод, на якому вiдбувається окиснення, називають
анодом, а електрод, на якому має мiсце вiдновлення, – катодом.

У наведеному елементi на електродах до замикання ланцюга
встановлюються рiвноваги

Zn2+ + 2e ⇄ Zn, E◦(Zn2+/Zn) = −0,76 В
Cu2+ + 2e ⇄ Cu, E◦(Cu2+/Cu) = +0,34 В

Через те, що потенцiал мiдного електрода вищий за потенцiал
цинкового електрода, саме на мiдному електродi буде вiдбуватися
реакцiя вiдновлення. Тому iншим визначенням поняття «катод» i
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SO2−
4Cu2+

Cu

+

SO2−
4Zn2+

Zn

–

Рисунок 3.1 – Будова гальванiчного елемента Данiеля-Якобi

«анод» є таке: катод – електрод з вищим потенцiалом, анод –
електрод з нижчим потенцiалом. Схематично ХДС зображають
наступним чином:

(−) Zn|Zn2+︸ ︷︷ ︸
анод

||Cu2+|Cu︸ ︷︷ ︸
катод

(+)

Спочатку вказують анод, а потiм – катод. Подвiйна вертикальна
риска позначає просторове роздiлення анодного i катодного розчинiв.
На практицi це реалiзується використанням так званого сольового
мiстка, що забезпечує рух iонiв, але перешкоджає перемiшуванню роз-
чинiв. Оскiльки анод має менше значення потенцiалу, вiн є негативним,
а катод – позитивним полюсом ХДС.

Причиною виникнення та перебiгу електричного струму у ХДС
є рiзниця рiвноважних електродних потенцiалiв, яку називають еле-
ктрорушiйною силою (ЕРС). Вона є основною кiлькiсною характе-
ристикою роботи ХДС. Визначають ЕРС як рiзницю потенцiалiв ∆E
катода (Eк) та анода (Eа):

ε ≡ ∆E = Eк − Eа (3.1)

Для довiльних реакцiй ∆E є завжди величиною позитивною, а
потенцiал катода завжди перевищує потенцiал анода. Це вiдповiдає
негативному значенню енергiї Гiббса реакцiї, що вiдбувається у ХДС.
По аналогiї з (2.4) можна записати

∆Gр-цiї = −nF∆E
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Для наведеного на рис. 3.1 гальванiчного елемента можна запи-
сати такi електроднi реакцiї

• К: Cu2+ + 2e = Cu – вiдновлення;
• А: Zn − 2e = Zn2+ – окиснення.
Сумарне рiвняння реакцiї записують як

Cu2+ + Zn = Cu + Zn2+

або у молекулярнiй формi (з урахуванням складу розчину):
CuSO4 + Zn = Cu + ZnSO4

Електрони у зовнiшньому ланцюгу при роботi ХДС рухаються
вiд аноду до катоду, тодi як анiони у розчинi рухаються вiд катоду до
аноду. При цьому маса аноду буде зменшуватись, а катоду – навпаки
збiльшуватись.

Якщо два електроди, виготовленi з одного металу, занурити
у розчини, що мiстять катiони цього металу рiзної концентрацiї, то
утворюється концентрацiйний гальванiчний елемент. Електрод,
що занурений у розведений розчин (c1), згiдно з рiвнянням Нернста
має бiльш негативний (E1), а електрод у концентрованому розчинi (c2)
набуває позитивнiший потенцiал (E2), отже схема концентрацiйного
гальванiчного елемента

(−)M|Mn+, c1||Mn+, c2|M(+)

ЕРС такого елементу визначається тiльки концентрацiєю (або
активнiстю) iонiв металу в розчинах:

∆E = E2 − E1 =
0,059

n
lg

c2
c1

.

У процесi роботи ХДС вiдбувається зсув потенцiалiв електродiв
вiд їх початкових значень. Це явище носить назву електродної по-
ляризацiї. Однiєю з причини вiдмiни мiж оборотною ЕРС i робочою
напругою у такiй системi є витрати енергiї на подолання електрично-
го опору електролiту та електродiв всерединi самого елемента. Таку
складову загального балансу напруги називають омiчною складовою
Eом. Серед iнших чинникiв, що викликають поляризацiю електродiв, –
необхiднiсть подолання потенцiального бар’єру для переносу заряду,
руйнування (або побудови) кристалiчних ґраток окремих фаз, усунен-
ня гальмувань на шляху дифузiйного переносу електродноактивних
речовин або продуктiв реакцiї. Якщо причиною поляризацiї є спо-
вiльнена дифузiя iонiв у приелектродний простiр або з нього, то таку
поляризацiю називають дифузiйною або концентрацiйною. Iнколи
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сповiльненою стадiєю може бути електронний перехiд на межi подiлу
метал-електролiт (активацiйна поляризацiя). Внаслiдок поляризацiї
потенцiал анода стає бiльш позитивним, а катода – негативним. Таким
чином, розрядна напруга на ХДС при його роботi (U) завжди менша
за ЕРС (рис. 3.2).

E

час

EА

EК

∆EА

∆EК

Uε

Рисунок 3.2 – Схема поляризацiї електродiв ХДС

4. ЕЛЕКТРОХIМIЧНI РЕАКТОРИ

В електрохiмiчних реакторах вiдбуваються процеси електролiзу.
На електродах перебiгають реакцiї перетворення речовин, що супрово-
джуються переносом заряду через мiжфазову межу електрод/елек-
тролiт. Доволi часто одночасно перебiгають декiлька реакцiй, якi в
такому випадку називають сумiщеними (вони реалiзуються на однiй i
тiй же поверхнi) або парцiальними (оскiльки електричний струм роз-
подiляється мiж цими окремими реакцiями). Наприклад, паралельно
з вiдновленням деяких металiв з водних розчинiв

Mn+ · xH2O + ne ⇄ M + xH2O

вiдновлюються гiдроген-iони
2H3O

+ + 2e ⇄ H2 + 2H2O,

а при видiленнi з водних розчинiв хлору
2Cl− − 2e ⇄ Cl2

на анодi одночасно видiляється i кисень
2H2O − 4e ⇄ O2 + 4H+
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Парцiальнi електрохiмiчнi реакцiї перебiгають паралельно, не-
залежно одна вiд одної, i звичайно є або катодними, або анодними.
На вiдмiну вiд них спряженi електроднi реакцiї є складовими одного
процесу, реалiзуються тiльки разом i одночасно, а у сукупностi скла-
дають загальну реакцiю електрохiмiчної системи, наприклад: анодна i
катодна реакцiї електролiзу, окиснення металу i вiдновлення окисника
при електрохiмiчнiй корозiї.

Оскiльки процеси електролiзу не є самодовiльними i потребу-
ють витрат енергiї, то катод пiдключають до негативного, а анод –
до позитивного полюсу джерела постiйного струму (рис. 4.1, а). У
гальванiчних ваннах (електролiзерах), як i у ХДС, перебiг процесiв
також ускладнюється необхiднiстю подолання енергетичних перешкод
на шляху реакцiй – пiдведення реакцiйно-активних компонентiв до
електродiв, формування нової фази, iнiцiювання хiмiчних та/або еле-
ктрохiмiчних перетворень, подолання омiчного падiння напруги у про-
вiдниках i розчинi. Внаслiдок цих причин електроди поляризуються,
але, на вiдмiну вiд ХДС, їхня поляризацiя призводить до зростання
загальної напруги на електролiзерi (рис. 4.1, б ).

−

+

−

+

−

+

+ –

A(+) К(–)
E

час

EК

EА

∆EК

∆EА

U ε

а б

Рисунок 4.1 – Електрохiмiчний реактор: а – схематична будова, б – схема
поляризацiї електродiв

Якщо у реакцiях беруть участь частинки, що зменшують галь-
мування процесiв та сприяють їх прискоренню, то це призводить i до
зменшення електродної поляризацiї. Речовини, що здатнi зменшувати
електродний потенцiал, називають деполяризаторами, а процес, який
зумовлює це зменшення – деполяризацiєю.

Електроднi реакцiї при електролiзi перебiгають за принципами:
• на катодi в першу чергу вiдновлюються частинки з бiльш

позитивним потенцiалом;
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• на анодi в першу чергу вiдбувається окиснення речовин з
найменшим значенням потенцiалу;

• якщо окисно-вiдновнi потенцiали парцiальних реакцiй мають
близькi значення, то вони вiдбуваються одночасно (паралельно).

Розрiзняють електролiз розплавiв та розчинiв електролiтiв. У
розплавi натрiй хлориду на електродах вiдбуваються такi реакцiї:

К: Na+ + e = Na
А: 2Cl− − 2e = Cl2

Електролiз водних розчинiв перебiгає дещо складнiше, бо у еле-
ктродних реакцiях можуть брати участь i молекули води. Природа
катодних реакцiй обумовлена складом електролiту i пiдкоряється та-
ким правилам.

1. У розчинах, що мiстять катiони металiв, якi розташованi в
ряду стандартних електродних потенцiалiв вiд Li до Mn (за виклю-
ченням останнього), на катодi вiдновлюється гiдроген-iон з молекул
води за схемою:

2H2O + 2e = H2 + 2OH−

2. У розчинах, що мiстять катiони металiв, якi розташованi в
ряду стандартних електродних потенцiалiв вiд Mn до H, на катодi
одночасно перебiгають реакцiї:{

2H2O + 2e = H2 + 2OH−

Mn+ + ne = M
3. У розчинах, що мiстять катiони металiв, якi розташованi в

ряду стандартних електродних потенцiалiв пiсля H, на катодi вiднов-
люються тiльки катiони металу:

Mn+ + ne = M
У загальному виглядi наведенi вище закономiрностi можна нада-

ти схемою, представленою на рис. 4.2.

1 2 3
K+,Na+,Mg2+,Al3+︸ ︷︷ ︸ Zn2+,Fe2+,Ni2+,Sn2+︸ ︷︷ ︸ Cu2+,Ag+,Au3+︸ ︷︷ ︸
2H2O + 2e = H2 + 2OH− 2H2O+ 2e = H2 + 2OH−

Mn+ + ne = M Mn+ + ne = M

Рисунок 4.2 – Схема катодних процесiв у водних розчинах сполук рiзних
металiв

Процес видiлення водню (у принципi – будь-якого газу) на еле-
ктродi характеризується помiтними значеннями перенапруги – вiдхиле-
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ння вiд рiвноважного значення потенцiалу. Добре вiдомо, що величина
перенапруги пропорцiйна вiдношенню сили струму до площi поверхнi,
через яку струм протiкає – густинi струму j. Отже, змiнюючи силу
струму (при фiксованiй площi електрода), можна впливати на вихiд за
струмом газоподiбних сполук. Завдяки цьому, наприклад, вдається у
водному розчинi проводити осадження мангану з виходом за струмом
бiльше 50%, хоча E◦(Mn2+/Mn) = −1,18 В. Густина струму при цьому
сягає величин 350− 400 А/м2.

До перелiку можливих катодних процесiв слiд також додати
вiдновлення iонiв у розчинi:

Fe3+ + e = Fe2+, або [Fe(CN)6]
3− + e = [Fe(CN)6]

4−

Iнодi вдається провести також вiдновлення твердих нерозчинних спо-
лук типу

Fe2O3 + 6H+ + 6e = 2Fe + 3H2O.

Аноднi процеси при електролiзi можуть вiдбуватися на iнертних
(нерозчинних) або активних (розчинних) анодах, причому електролiз
розчинiв, що мiстять катiони 1 групи у (рис. 4.2), здiйснюють тiльки
на iнертних анодах, а 2 та 3 груп – iз застосуванням як iнертних, так i
активних анодiв. В останньому випадку аноди звичайно виготовляють
з металу, катiони якого вiдновлюються на катодi. При електролiзi анод
(метал) окиснюється (розчиняється) i утворенi катiони перемiщуються
до катода, де i вiдновлюються. Розчиннi аноди використовують при
нанесеннi металевих покриттiв, у технологiчних процесах очищення
(рафiнування) металiв i виготовляють з металiв, якi розташованi у
ряду стандартних електродних потенцiалiв вiд цинку до золота.

Iнертнi аноди не беруть участi в електрохiмiчних реакцiях i є
хiмiчно стiйкими до дiї розчину електролiту та продуктiв електролiзу.
На таких електродах в залежностi вiд анiонного складу середовища
можуть мати мiсце реакцiї:

• у присутностi анiонiв оксигеновмiсних кислот з максимальним
ступенем окиснення центрального атома (SO2−

4 , CO2−
3 , PO3−

4 та iн.)
окиснюється оксиген з молекул води:

2H2O − 4e = O2 + 4H+

• при наявностi в електролiтi гiдроксид-iону (OH−) перебiгає
реакцiя його окиснення:

4OH− − 4e = O2 + 2H2O
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• якщо в розчинi присутнi анiони кислот, що не мiстять окси-
ген (S2−, I−, Br−, Cl−, за виключенням F−), або оксигеновмiсних з
промiжним ступенем окиснення центрального атому (SO2−

3 , NO−
2 ), то

вiдбувається окиснення цих анiонiв:
2Г− − 2e = Г2 (Г = Cl,Br, I)

S2− − 2e = S
SO2−

3 +H2O − 2e = SO2−
4 + 2H+

NO−
2 +H2O − 2e = NO−

3 + 2H+

Iнертнi аноди виготовляють з графiту, золота, платини, свинцю,
нержавiючої сталi та металiв, що не розчиняються у даному електро-
лiтi. Слiд вiдзначити, що графiт, золото, платина є термодинамiчно
стiйкими у водних розчинах, а на поверхнi сталевих електродiв i свин-
цю при аноднiй поляризацiї можуть утворюватися оксиднi плiвки, якi
роблять їх iнертними до електролiту. Iнертнi аноди використовують
для електролiзу розчинiв кислот, лугiв, солей активних металiв, роз-
ташованих в ряду стандартних електродних потенцiалiв до алюмiнiю
(включно), тому що аноди, виготовленi з активних металiв, будуть
хiмiчно руйнуватися у розчинах електролiтiв. Електролiз з нерозчин-
ними анодами застосовують в технiцi для отримання деяких чистих
газiв (H2, O2, Cl2), неорганiчних (NaOH, H2O2, NaClO) та органiчних
(полiанiлiн) речовин.

Можливими анодними процесами виступають також
• окиснення iонiв у розчинi без утворення газiв чи осадiв:

Sn2+ − 2e = Sn4+

• окиснення металiв з утворенням малорозчинних сполук:
Ag + Cl− − e = AgCl

Сукупнiсть реакцiй, що перебiгають на електродах, називають
схемою електролiзу. Схему електролiзу водного розчину NaOH
можна подати так:

• К: 2H2O + 2e = H2 + 2OH−

• А: 4OH− − 4e = O2 + 2H2O
• Сумарно: 2H2O = 2H2 +O2

Основним компонентом електролiту для нанесення покриття
металом є сiль, що мiстить катiони цього металу. Наприклад, для
нiкелювання використовують електролiт на основi нiкель сульфату
i аноди, що виготовленi з нiкелю. Пiд час нiкелювання перебiгають
реакцiї, якi можна надати схемою:
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• К: Ni2+ + 2e = Ni, 2H2O + 2e = H2 + 2OH−

• А: Ni0 − 2e = Ni2+

Видiлення водню водночас з осадженням нiкелю призводить до
погiршення якостi покриття.

Особливiстю анодної поведiнки таких металiв як Al, Ta, Nb, Zr,
V, Ga, що мають негативне значення потенцiалiв утворення оксидiв, є
вiдсутнiсть областi їх анодного розчинення. При аноднiй поляризацiї
на поверхнi цих металiв формується плiвка фазового оксиду:

nM +mH2O = MnOm + 2mH+ + 2me. (4.1)

Реакцiю (4.1), що є єдиним процесом на анодi майже до напруги
100 В, називають електрохiмiчним анодуванням металiв.

Матерiальний баланс електрохiмiчних процесiв розраховують на
пiдставi законiв Фарадея

1. Маса речовини, що видiляється на електродах пiд час електро-
лiзу, пропорцiйна кiлькостi електрики, яка проходить через розчин, i
не залежить вiд iнших факторiв. Маса речовини, яка видiляється при
проходженнi 1 Кл електрики дорiвнює молярнiй масi електрохiмiчного
еквiваленту.

2. Однаковi кiлькостi електрики видiляють на електродах пiд
час електролiзу маси рiзних речовин, якi пропорцiйнi молярним масам
їх еквiвалентiв.

Для того, щоб видiлити на електродi 1 моль речовини еквiваленту
треба витратити 96487 Кл електрики. Цю кiлькiсть електрики назива-
ють сталою Фарадея. Математичним вираженням законiв Фарадея є
рiвняння:

m(X) =
Q ·Mекв(X)

F
, (4.2)

де m – маса окисненої або вiдновленої речовини, г;
Mекв – молярна маса еквiвалента, г/моль;
Q – кiлькiсть електрики, Кл;
F – стала Фарадея.
Як вiдомо, кiлькiсть електрики визначають за рiвнянням

Q = I · t,
де I – сила струму, А; t – час електролiзу, с.

Молярна маса еквiвалента окисника (вiдновника) розраховується
за наступним рiвнянням:

Mекв(X) = M(X)/n,
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де M(X) – молярна маса окисника або вiдновника; n – кiлькiсть
електронiв, що беруть участь у реакцiї окиснення або вiдновлення.

Якщо на електродi перебiгає декiлька паралельних (парцiальних)
реакцiй, то загальна кiлькiсть електрики нерiвномiрно розподiляється
мiж ними. Частку загальної кiлькостi електрики, що витрачається на
одну з паралельних реакцiй, називають виходом за струмом (ВС)
даної реакцiї, яка має розмiрнiсть % або частки одиницi. Таким чином,
на практицi використовують спiввiдношення:

m(X) =
I · t ·Mекв(X)

F
· ВС, (4.3)

Об’єм газоподiбних речовин, що видiляються на електродах,
розраховують як:

V =
Vm ·Q
nF

· ВС, (4.4)
де V – об’єм газу, л; Vm = 22,4 л/моль – молярний об’єм газу (н.у.).

З використанням законiв Фарадея визначають параметри процесу
електролiзу – час (t), густину струму (j) та товщину покриття (δ)
металом з густиною ρ:

δ =
Mjt

nFρ
· ВС. (4.5)

Слiд лише пам’ятати про узгодження розмiрностей усiх величин
при їх пiдстановцi у рiвняння (4.5). Якщо густина металу береться у
г/см3, то густину струму слiд пiдставляти у А/см2 i товщина шару
металу також буде у сантиметрах.

5. ЕЛЕКТРОХIМIЧНI ПРИСТРОЇ
5.1. Акумулятори
Акумулятор є пристроєм, що поєднує гальванiчний елемент i

електролiзер: при зарядi вiн перетворює електричну енергiю у хiмiчну,
а при розрядi – хiмiчну енергiю в електричну. Як при зарядi, так i при
розрядi на катодi акумулятора вiдбувається процес вiдновлення, а на
анодi – окиснення. Важливою характеристикою пристрою є напруга,
котру можна оцiнити як ЕРС вiдповiдного гальванiчного елемента.
Однак при розрядi ЕРС буде меншою, а при зарядi бiльшою на ве-
личину поляризацiї. Iншою важливою характеристикою акумулятора
є його ємнiсть, пiд якою розумiють кiлькiсть електрики, яку може
видати акумулятор при визначеному струмi розряду за визначений
час. Ємнiсть залежить вiд типу акумулятора (природи i кiлькостi
реагентiв), температури i величини струму розряду (точнiше – вiд

19



густини струму, що дорiвнює вiдношенню струму до площi поверхнi
електродiв).

Одним з найвiдомiших пристроїв подiбного типу є свинцевий
акумулятор. Свинцевi пластини цього пристрою iз запресованим у них
оксидом PbO2 зануренi у розчин H2SO4 (35%). Саме через викори-
стання кислоти у ролi електролiту цей акумулятор називають також
кислотним. Роботу акумулятора можна описати таким сумарним рiв-
нянням реакцiї:

Pb + PbO2 + 2H2SO4 ⇄ 2PbSO4 + 2H2O

При розрядi акумулятора, коли вiн працює як гальванiчний елемент,
на катодi вiдбувається процес вiдновлення PbO2 до плюмбум сульфату,
а на анодi – утворення PbSO4 шляхом окиснення металiчного свинцю:

• К: PbO2 + 4H+ + SO2−
4 + 2e = PbSO4 + 2H2O, E◦ = 1,685 В

• А: Pb + SO2−
4 − 2e = PbSO4, E◦ = −0,356 В

При зарядi вiдбуваються зворотнi процеси. ЕРС зарядженого акуму-
лятора становить приблизно 2,1 В. При розрядi акумулятора напруга
знижується до граничного значення 1,8 В, нижче якого акумулятор
розряджати не рекомендується. На практицi використовують батареї,
в яких послiдовно з’єднанi 3 або 6 комiрок. Тодi робочою напругою
батареї буде 6,3 або 12,6 В, вiдповiдно.

До переваг свинцевого акумулятора можна вiднести високий
ККД (до 80%), високу ЕРС, простоту конструкцiї, зносостiйкiсть та
малу вартiсть. Кислотному акумулятору властива здатнiсть заряджа-
тися й розряджатися близько 500−1000 разiв при збереженнi номiналь-
них параметрiв. Використовують такi акумулятори для одержання
значних струмiв протягом короткого часу, наприклад для запуску ав-
томобiльних двигунiв внутрiшнього згоряння. Недолiками свинцевого
акумулятору є незначний термiн роботи (до 5 рокiв), низька питома єм-
нiсть через високу молярну масу плюмбумвмiсних речовин, помiтний
саморозряд, велика маса та токсичнiсть Pb. У разi перезарядження
напруга сягає значення, достатнього для електролiзу води («кипiння»
електролiту) з видiленням водню, що призводить до зменшення кон-
центрацiї води та збiльшує ризики руйнування свинцевих електродiв
внаслiдок їхнього розчинення у кислотi.

Iснують й численнi iншi типи акумуляторiв з високими експлуата-
цiйними характеристиками, що задовiльняють потреби рiзних галузей
використання – вiд побуту до космосу. Серед лужних акумулято-
рiв найбiльшого поширення набули кадмiй-нiкелевi та залiзо-нiкелевi
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акумулятори. Вони iдентичнi за конструкцiєю та складом електролiту,
проте вiдрiзняються матерiалом анода: бiльш дешеве та екологiчне за-
лiзо або бiльш ефективний, але дуже отруйний кадмiй. Як електролiт
використовують 20−30 % розчин KOH, через що обидва акумулятори
вiдносять до лужних.

Розглянемо принцип роботи залiзо-нiкелевого акумулятора. Еле-
ктродами виступають залiзнi ґратчастi пластини, якi заповненi актив-
ною масою та зануренi у 21 − 28 % розчин KOH. Активна маса не-
гативно заряджених пластин (анода) – губчасте залiзо, а позитивно
заряджених пластин (катода) – це нiкель (III) гiдроксид. Формулу
останнього записують у виглядi Ni(OH)3 або бiльш точно NiOOH ·H2O.
Хiмiчна схема акумулятора має такий вигляд:

(−)Fe|KOH|NiOOH(+)

Розрядження акумулятора вiдбувається за схемою:
• К: 2NiOOH + 2H2O + 2e = 2Ni(OH)2 + 2OH−, E◦ = 0,49 В
• А: Fe − 2e+ 2OH− = Fe(OH)2, E◦ = −0,88 В
При заряджаннi акумулятора наведенi процеси на електродах

вiдбуваються у зворотному напрямку, а сумарне рiвняння процесу
виглядає так:

Fe + 2NiOOH + 2H2O ⇄ Fe(OH)2 + 2Ni(OH)2 + 2OH−.

Термiн служби лужних акумуляторiв бiльше 10 рокiв. Вони добре
витримують перевантаження i тривале перебування у розрядженому
станi. На вiдмiну вiд свинцевих, лужнi акумулятори можна зберiгати
як у зарядженому, так i у розрядженому станi. Також вони мають
високу механiчну мiцнiсть, стiйкi до перезарядження, витримують до
2500 циклiв розряд-заряд. Серед недолiкiв цих акумуляторiв – значно
менша ЕРС (∼ 1,3 В), невисокi показники коефiцiєнту корисної дiї
(60− 65 %) та висока вартiсть.

Лужнi акумулятори застосовуються для живлення засобiв зв’язку
та електронних приладiв, для запуску дизельних та авiацiйних двигу-
нiв, в електрокарах.

Лiтiй-iоннi акумулятори (Li-ion) є найбiльш розповсюджени-
ми серед усiх типiв акумуляторiв за кiлькiстю вироблених пристроїв.
Анодом у таких акумуляторах є металiчний лiтiй. З технiчних мiрку-
вань використовують не компактний метал, а графiтовий пористий
електрод, у порожнинах якого i розмiщенi (або iнтеркальованi) ато-
ми лiтiю. Катодом акумулятора також виступає шаруватий матерiал,
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здатний за певних умов поглинати та вiддавати iони лiтiю. Таким
матерiалом може бути LiCoO2 (тип ICR), що при зарядi частково
втрачає iонi лiтiю, а при розрядi – вiдновлює свiй склад. Тодi процеси
на електродах при розрядi акумулятора умовно можна подати так

• К: Li(1−x)CoO2 + xLi+ + xe = LiCoO2

• А: LixC6x − xe = xLi+ + xe+ 6xC

У залiзофосфатному Li-ion акумуляторi (LFP, IFR) використову-
ють iншу схему iнтеркалацiї атомiв лiтiю. Сполука LiFePO4 мiстить
атоми феруму у ступенi окиснення +2 i йони лiтiю, тодi як видалення
Li+ супроводжується окисненням Fe (+2) до Fe (+3). Тодi електроднi
процеси i загальна реакцiя виглядають як

• К: FePO4 + Li+ + e = LiFePO4

• А: LiFePO4 − e = FePO4 + Li+

• Загалом: LiFePO4 + 6xC ⇄ Li(1−x)FePO4 + LixC6x

Електролiтами у Li-ion акумуляторах виступають солi LiClO4,
LiAlCl4, LiBF4, LiAsF6, що є стiйкими до окиснення через наявнiсть
у їхньому складi елемента (вiдповiдно хлор, алюмiнiй, бор та арсен)
у вищому ступенi окиснення. У ролi розчинникiв використовують
малополярнi органiчнi сполуки – пропiленкарбонат, γ-бутиролактон,
тетрагiдрофуран, диметилсульфоксид, тiонiлхлорид та iншi.

Основнi переваги лiтiєвих елементiв наступнi: можливiсть одер-
жання бiльш високої напруги (3,6 В та навiть 4,2 В i вище), низький
саморозряд не бiльше 5 % на мiсяць, та широкий дiапазон робочих
температур (вiд −20 °C до +60 °C). Високi питомi характеристики (до
250 Вт·год/кг, порiвняно з 25 Вт·год/кг для свинцевих акумуляторiв)
пояснюються низькою молярною масою лiтiю та його сполук, а також
значним негативним потенцiалом цього металу.

Суттєвим недолiком Li–ion акумуляторiв є схильнiсть до вибу-
хового руйнування при перезарядi та/або перегрiвi. Для боротьби з
цим явищем усi побутовi акумулятори забезпечуються вбудованою
електронною схемою, яка запобiгає перезаряду i перегрiву внаслiдок
занадто iнтенсивного заряду. Це ускладнює конструкцiю акумулятора
i збiльшує його вартiсть. Кiлькiсть циклiв заряд-розряд сильно зале-
жить вiд типу Li–ion акумулятора i варiюється вiд 500 для типу ICR
до 5000 i бiльше для типу LFP.

Iснують й численнi iншi типи акумуляторiв з високими експлуата-
цiйними характеристиками, що задовольняють потреби рiзних галузей
використання – вiд побуту до космосу. Проте в основi роботи цих еле-
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ктрохiмiчних систем лежить один базовий принцип: функцiонування
в якостi гальванiчного елемента при розрядi та в якостi електролiзера
– при зарядi.

5.2. Паливний елемент

Паливний елемент – це електрохiмiчний пристрiй, подiбний до
гальванiчного елемента, який вiдрiзняється вiд нього тим, що речовини
для електрохiмiчної реакцiї подаються в нього ззовнi.

Паливний елемент складається з двох електродiв, роздiлених
електролiтом, i систем пiдведення палива на один електрод та окисню-
вача – на другий, а також системи для видалення продуктiв реакцiї.
У переважнiй бiльшостi випадкiв з метою її прискорення використо-
вують каталiзатори. Зовнiшнiм електричним колом паливний елемент
з’єднаний iз навантаженням, що й споживає електроенергiю. Вiдновни-
ками у таких елементах бувають рiдкi й газоподiбнi речовини, зокрема
водень, вуглець, гiдразин N2H4, метанол CH3OH, а окисниками – ки-
сень, H2O2 та iншi.

Типовий киснево-водневий елемент як паливо використовує во-
день, а окисником виступає кисень, що вiдповiдає схемi

(−)H2,M1|KOH|M2,O2(+)

Роботу елемента можна описати наступними рiвняннями реакцiй:
• К: O2 + 4H+ + 4e = 2H2O
• А: H2 − 2e = 2H+

• Загалом: 2H2 +O2 = 2H2O

Також слiд зазначити двi важливi вiдмiнностi паливних елемен-
тiв, що визначають їхню практичну цiннiсть.

1. Вони функцiонують доти, доки паливо (вiдновник) та окисню-
вач надходять iз зовнiшнього джерела;

2. Хiмiчний склад електролiту в процесi роботи не змiнюється,
тобто паливний елемент не треба перезаряджати.

Основне призначення паливних елементiв – замiна двигунiв вну-
трiшнього згоряння через вищий коефiцiєнт корисної дiї (ККД). Ко-
ефiцiєнт корисної дiї паливних елементiв сягає 60 %, тодi як ККД
найбiльш розповсюджених типiв двигунiв внутрiшнього згоряння ста-
новить до 45 %. При використаннi тепла i води ефективнiсть паливних
елементiв значно збiльшується. Важлива перевага паливних елементiв
– їх екологiчнiсть. Викиди в атмосферу забруднювальних речовин при
експлуатацiї паливних елементiв дуже низькi.
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Треба зазначити, що при використанi платинi у ролi каталiзатора,
вона необоротно отруюється типовими домiшками у паливi – CO i
H2S. Тому до чистоти та якостi палива висуваються високi вимоги.
Високу вартiсть паливних елементiв теж можна вiднести до недолiкiв.

На практицi використовують системи, що складаються з батареї
паливних елементiв та пристроїв для подачi палива й окисника, виве-
дення продуктiв реакцiї, пiдтримання та регулювання температури.
Потужнiсть сучасних електрохiмiчних генераторiв сягає 1000 кВт,
питома енергiя, залежно вiд виду та кiлькостi палива, становить
400 − 800 Вт ·год/кг, а ККД – 60 − 70 %. Сучаснi киснево-водневi
генератори застосовуються на морських судах, орбiтальних станцiях
як постачальники електроенергiї та й води, яка є продуктом реакцiї в
паливному елементi.

6. ПРИКЛАДИ РОЗВ’ЯЗАННЯ ЗАВДАНЬ

Завдання з даної теми є важливими для розумiння закономiрно-
стей перебiгу численних окисно-вiдновних процесiв з курсу неорганi-
чної хiмiї. Деякi процеси корозiї металiв дуже зручно описувати саме
за допомогою математичного апарату, що розглядається тут. При зна-
йомствi з прикладами розв’язання завдань дуже важливо зрозумiти
використанi загальнi iдеї, тому далi наведено приклади рiзного рiвня
складностi.

Приклад 1. Визначте потенцiал мiдної пластини, зануреної у
водний розчин CuSO4 з концентрацiєю 0,01 моль/л.

Вiдповiдно до рiвняння Нернста (2.2), потенцiал мiдної пластини
у розчинi CuSO4 з концентрацiєю 0,01 моль/л дорiвнює:

E(Cu2+/Cu) = E◦(Cu2+/Cu) +
0,059

2
lg c(Cu2+);

E(Cu2+/Cu) = +0,34 +
0,059

2
lg 0,01 ≈ +0,28 В

При розв’язаннi було зроблене припущення про належнiсть ку-
прум (II) сульфату до сильних електролiтiв. Тодi дисоцiацiя

CuSO4 ⇄ Cu2+ + SO2−
4

вiдбувається повнiстю i концентрацiя йонiв Cu2+ дорiвнює вихiднiй
концентрацiї CuSO4.
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Приклад 2. Визначте потенцiал свинцевого електрода у наси-
ченому розчинi PbCl2

Потенцiал свинцевого електрода описує реакцiю
Pb2+ + 2e ⇄ Pb,

отже рiвняння Нернста (2.2) набуває вигляду

E(Pb2+/Pb) = E◦(Pb2+/Pb) +
0,059

2
lg c(Pb2+)

У насиченому розчинi PbCl2 рiвноважнi концентрацiї iонiв мо-
жна визначити через добуток розчинностi цiєї солi. З урахуванням
рiвняння дисоцiацiї сполуки

PbCl2 ⇄ Pb2+ + 2Cl−, KS = [Pb2+][Cl−]2

та спираючись на табличне значення KS(PbCl2) = 1,7 · 10−5 розрахо-
вують концентрацiю iонiв Pb2+:

KS = x · (2x)2; x = [Pb2+] = 3
√
KS/4 = 0,0162 моль/л

Далi робимо пiдстановку

E(Pb2+/Pb) = −0,126 +
0,059

2
lg 0,0162 = −0,179 В

Одержаний потенцiал нижчий за стандартний потенцiал свин-
цевого електрода внаслiдок низької розчинностi PbCl2. Через це кон-
центрацiя iонiв Pb2+ значно поступається стандартному значенню
1 моль/л. Проте завдяки логарифмiчнiй залежностi потенцiалу вiд
концентрацiї iонiв зменшення концентрацiї у 62 рази вiдповiдає змiнi
потенцiалу лише у 1,42 рази.

Розглянута задача може бути сформульована iнакше, однак
розв’язання модифiкованої задачi буде дещо iншим, тому розглянемо
її як окремий приклад.

Приклад 3. Яким буде стандартний потенцiал «плюмбумхло-
ридного» електрода Pb|PbCl2?

На перший погляд задача не вiдрiзняється вiд попередньої. Проте
суттєва рiзниця полягає у наявностi слова «стандартний». Тут мова йде
про свинцеву пластину (дрiт), занурений в осад PbCl2, що знаходиться
у розчинi KCl. На поверхнi подiлу фаз встановлюється рiвновага

PbCl2 + 2e ⇄ Pb + 2Cl−,

причому концентрацiя iонiв Cl− повинна дорiвнювати 1 моль/л, адже
це i є стандартний стан щодо концентрацiй iонiв у розчинi. Визначити
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концентрацiю iонiв Pb2+ можна через KS(PbCl2) з попередньої задачi:
[Pb2+] = KS/[Cl

−]2 = 1,7 · 10−5/12 = 1,7 · 10−5 моль/л
Тепер можна знайти потенцiал свинцевого електрода Pb|Pb2+,

зробивши пiдстановку щойно одержаної концентрацiї iонiв Pb2+

E(Pb2+/Pb) = −0,126 +
0,059

2
lg 1,7 · 10−5 = −0,267 В

Цей потенцiал свинцевого електрода (не стандартний!) є стандар-
тним для електрода Pb|PbCl2. У курсi фiзичної хiмiї ви зустрiнетесь
з подiбними так званими електродами другого роду. Типовим при-
кладом електрода другого роду є хлоридсрiбний електрод Ag|AgCl,
який дозволяє визначати концентрацiю хлорид-iонiв через фактичне
вимiрювання потенцiалу срiбного електрода Ag|Ag+. Адже саме iони
Ag+ беруть участь в електродному процесi!

Приклад 4. Визначте ЕРС елемента, який складається з во-
дневих електродiв, що знаходяться у розчинах CH3COOH та KOH,
концентрацiя яких дорiвнює 0,01 моль/л.

Схему елемента у данiй задачi можна подати наступним чином:
Pt,H2|CH3COOH||KOH|H2,Pt або Pt,H2|H+(c1)||H+(c2)|H2,Pt

Важливо зрозумiти, що катодом i анодом є водневий електрод,
тому на обох електродах фактично встановлюється одна рiвновага:

2H+ + 2e ⇄ H2

Рiзними будуть лише концентрацiї iонiв гiдрогену, їх i треба
визначити у задачi. Анодом виступає електрод з меншою концентрацi-
єю H+ i це буде електрод з розчином лугу. Враховуючи, що KOH є
сильною основою, можна записати:

c2(H
+) =

KW

c(OH−)
=

10−14

10−2
= 10−12 моль/л

Потенцiал катода визначити математично складнiше, адже оцто-
ва кислота є слабкою (Kд(CH3COOH) = 1,74 · 10−5). Тодi визначення
концентрацiї iонiв H+ зводиться до розрахунку рiвноважного складу:

CH3COOH CH3COO− H+

cвих 0,01 – –
cрiвн 0,01− x x x

Виразом для константи дисоцiацiї кислоти буде

Kд(CH3COOH) =
[CH3COO−][H+]

[CH3COOH]
= 1,74·10−5
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Розв’язанням рiвняння
x · x

(0,01− x)
= 1,74·10−5

буде x = 4,1 · 10−4 – це i є концентрацiя iонiв гiдрогену c1(H
+).

Рiвняння Нернста для водневого електрода набуває простого
вигляду

E(2H+/H2) = E◦(2H+/H2) + 0,059/2 lg c2(H+) = 0,059 lg c(H+)

Пiдстановка одержаних концентрацiй дає значення потенцiалiв
обох електродiв

Eк = 0,059 · lg 4,1 · 10−4 = −0,227 В,
Eа = 0,059 · lg 10−12 = −0,708 В,

на пiдставi яких визначають шукане значення ЕРС:
∆E = −0,227− (−0,708) = +0,481 В

Приклад 5. Є окисно-вiдновна реакцiя
2Fe(т) +O2(г) + 4H+

(р) = 2Fe2+(р) + 2H2O(р),∆E◦ = +1,67 В.
Визначте ЕРС гальванiчного елемента, в якому вiдбувається дана
реакцiя, за умов c(Fe2+) = 10−3 М, pH = 3 i p(O2) = 0,1 атм.

Згiдно рiвняння Нернста (2.2), ЕРС для даної реакцiї можна
записати у виглядi

∆E = ∆E◦ +
0,059

n
lgK = 1,67 +

0,059

4
lg

p(O2) · c4(H+)

c2(Fe2+)

Замiсть вiдношення [Ox]
[Red] тут логарифмується обернена константа

рiвноваги ОВР, адже при визначеннi рiзницi потенцiалiв вiдповiдно до
(3.1) перед потенцiалом анода з’явиться знак «–» i це помiняє мiсцями
чисельник i знаменник для цього електрода.
O2(г)+4H+

(р)+4e = 2H2O E = E◦ + 0,059
4 lg p(O2) · c4(H+) ×1

Fe2+ + 2e = Fe E = E◦ + 0,059
2 lg c(Fe2+) ×(−2)

∆E = ∆E◦ + 0,059
4

(
lg
[
p(O2) · c4(H+)

]
− lg

[
c2(Fe2+)

])︸ ︷︷ ︸
− lgK

Звернiть увагу, що рiзна кiлькiсть електронiв у процесах оки-
снення i вiдновлення впливає на вираз пiд знаком логарифма, але
не впливає на ∆E◦. Адже за визначенням потенцiал є роботою по
перенесенню одиничного заряду i кiлькiсть електронiв у реакцiї на це
нiяк не впливає.
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При пiдстановцi слiд врахувати те, що замiсть концентрацiї газу
можна використовувати його тиск: це випливає з рiвняння Мєндєлєєва-
Клапейрона:

pV = nRT, або p = cRT, тобто p ∼ c

Стандартними умовами для газу є тиск 1 атмосфера. Зниження
тиску у 10 разiв призведе також i до зниження концентрацiї у таку ж
кiлькiсть разiв.

З урахуванням того, що pH = − lg c(H+), маємо

∆E = 1,67 +
0,059

4
lg

0,1 · (10−3)4

(10−3)2
= 1,57 В

Приклад 6. Визначте за стандартних умов константу рiвноваги
Kc реакцiї

Cu + 2Ag+ = Cu2+ + 2Ag

Константа рiвноваги реакцiї визначає ступiнь перетворення ви-
хiдних речовин у продукти реакцiї, її зв’язок з енергiєю Гiббса (за
умови вiдсутностi змiни кiлькостi газiв!) задається рiвнянням

∆G = −RT lnKc

З iншого боку зв’язок мiж ЕРС гальванiчного елемента та енергi-
єю Гiббса визначається рiвнянням (2.4). На пiдставi цих двох рiвнянь
можна безпосередньо зв’язати Kc реакцiї та ∆E вiдповiдного ГЕ:

lnKc = nF∆E/RT

Стандартна ЕРС для гальванiчного елемента, в якому перебiгає
наведена у завданнi реакцiя, за рiвнянням (3.1) становить

∆E◦ = E◦
к − E◦

а = 0,80− 0,34 = 0,46 В

Тодi натуральний логарифм константи дорiвнює
lnKc = 2 · 96500 · 0,46/(8,314 · 298) = 35,8

Сама константа становить
Kc = exp(35,8) = e35,8 = 3,5 · 1015

Приклад 7. Оцiнiть можливiсть переводу металiчного золота
у водний розчин при дiї кисню повiтря.

Подiбнi задачi з’являються у курсi неорганiчної хiмiї i всi вони
зводяться до визначення можливостi перебiгу реакцiї. Очевидно, що
мова йде про окисно-вiдновну реакцiю, в якiй золото окиснюється i пе-
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реходить у розчин у виглядi певної сполуки. Спочатку треба записати
процеси окиснення i вiдновлення, а далi – порiвняти їх потенцiали.

Катодним процесом буде вiдновлення кисню у нейтральному
розчинi i рiвняння реакцiї можна записати наступним чином:

O2 + 2H2O + 4e = 4OH−, E◦
1 = +0,404 В

Стандартний потенцiал вiдновлення кисню у кислому середовищi
має iнше значення

O2 + 4H+ + 4e = 2H2O, E◦
2 = +1,23 В,

проте обидва варiанти запису дають однаковий результат. Рiвняння
Нернста у першому випадку буде мати вигляд

E1 = E◦
1 +

0,059

4
lg

1

[OH−]4
= +0,404− 0,059 lg[OH−],

а у другому випадку вираз буде таким:

E2 = E◦
2 +

0,059

4
lg[H+]4 = +1,23 + 0,059 lg[H+].

Концентрацiї iонiв H+ i OH− пов’язанi спiввiдношенням
Kw = [H+][OH−] = 10−14,

тому використання будь-якої з двох формул дає однаковий результат.
Наприклад, для нейтрального розчину [H+] = [OH−] = 10−7 моль/л,
тодi розрахунок за наведеними формулами дає такий результат:

E1 = +0,404− 0,059 lg 10−7 = 0,817 В,
E2 = +1,23 + 0,059 lg 10−7 = 0,817 В.

Це i є значення потенцiалу катода в заданих умовах, хоча на-
справдi потенцiал буде дещо нижчим через бiльш низький тиск кисню,
порiвняно зi стандартними умовами.

Анодним процесом є окиснення золота, причому варiантiв оки-
снення може бути два:

Au − 1e = Au+, E◦(Au+/Au) = +1,68 В,
Au − 3e = Au3+, E◦(Au3+/Au) = +1,50 В.

У будь-якому варiантi потенцiал окисника суттєво поступає-
ться потенцiалу вiдновника. Цю рiзницю у потенцiалах не вдається
покрити за рахунок низької концентрацiї iонiв ауруму: навiть при
c(Au3+) = 10−10 моль/л потенцiал анода становитиме 1,30 В, що сут-
тєво перевищує потенцiал катода. Щоб знизити потенцiал анода до
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прийнятних значень треба зменшити концентрацiю iонiв ауруму бiльш
ефективно.

Для цього використовують комплексоутворення. Одними за най-
стiйкiших комплексiв d-елементiв є цiанiднi. Константи стiйкостi вiд-
повiдних комплексiв ауруму наведенi у довiднику:

Au+ + 2CN− ⇄ [Au(CN)2]
−, Kст = 2,0 · 1038,

Au3+ + 4CN− ⇄ [Au(CN)4]
−, Kст = 1,0 · 1056.

На пiдставi наведених даних можна оцiнити стандартний потен-
цiал напiвреакцiї

[Au(CN)2]
− + 1e = Au + 2CN−, (6.1)

що вiдповiдає умовi c([Au(CN)2]
−) = c(CN−) = 1 моль/л. Для визна-

чення концентрацiї iонiв Au+ за цих умов слiд провести розрахунок
рiвноважного складу системи за вiдомою схемою:

Au+ 2CN− ⇄ [Au(CN)2]
−

cвих – 1 1
cрiвн x 1 + 2x 1− x

Спираючись на вираз для константи стiйкостi комплексу можна
записати

Kст =

[
[Au(CN)2]

−]
[Au+][CN−]2

, 2,0 · 1038 =
1− x

x · (1 + 2x)2

При розв’язаннi одержаного рiвняння можна припустити, що
x ≪ 1 i тодi розв’язанням рiвняння

2,0 · 1038 =
1

x

буде x = 5·10−39 i це дорiвнює концентрацiї iонiв Au+ у даному розчинi.
Отже, E(Au+/Au), вiдповiдно до рiвняння Нернста, становитиме

E(Au+/Au) = 1,68 + 0,059 lg 5 · 10−39 = −0,58 В
До речi, одержаний потенцiал є стандартним для напiвреакцiї

(6.1)! Тепер стає зрозумiлим, що розчинення золота у водному розчинi
цiанiдiв є можливим процесом, а присутнiсть цiанiду пояснюється
необхiднiстю зв’язування iонiв Au+ у стiйкий комплекс. Саме так i
видобувають золото зi збiднених золотоносних руд. Цiкаво також вiд-
мiтити, що розчинення золота може вiдбуватися у цiанiдному розчинi
навiть за вiдсутностi кисню, а саме за схемою реакцiї, де окисником
виступає вода:

Au + 2H2O + 2CN− = [Au(CN)2]
− +H2 + 2OH−

30



Провести розрахунок i переконатися у можливостi розчинен-
ня золота пропонуємо самостiйно, взявши в якостi катода водневий
електрод (pH = 7).

Приклад 8. Скiльки годин треба проводити електролiз розчину
барiй хлориду при пропусканнi струму силою 50 А, щоб у розчинi
утворилось 10 кг барiй гiдроксиду?

Спочатку треба визначитись зi схемою електролiзу. З огляду
на низький потенцiал барiю, на катодi буде вiдновлюватись виклю-
чно вода. Тодi як на анодi вiдбуватиметься окиснення хлорид-iону з
видiленням газоподiбного хлору:

2H2O + 2e = H2 + 2OH− ×1
2Cl− − 2e = Cl2 ×1

2H2O + 2Cl− = H2 + 2OH− +Cl2
або 2H2O +BaCl2 = H2 +Ba(OH)2 +Cl2

Спираючись на закон Фарадея (4.2), час електролiзу можна
визначити наступним чином:

t =
mF

Mекв(Ba(OH)2) · I
=

10000 · 96500
85,5 · 50 = 225731 с = 62,7 год

Тут 85,5 – молярна маса еквiвалента Ba(OH)2 – є добутком
молярної маси барiй гiдроксиду (171 г/моль) i фактора еквiвалентностi
1/2 для цiєї основи. З результату видно, що для одержання невеликої
за промисловими масштабами маси основи треба витратити багато
часу. Тому сила струму у промислових електролiзерах сягає тисяч
амперiв при рiзницi потенцiалiв кiлька вольт.

Приклад 9. При електролiзi розчину хлориду металу (II) на
анодi видiлилося 1120 мл газу (за н.у.), а на катодi – 3,2 г металу. Який
це метал?

При електролiзi водного розчину хлориду на анодi видiляється
хлор за схемою

2Cl− − 2e = Cl2

Кiлькiсть електрики, що пройшла крiзь електролiзер, буде одна-
ковою для катода й анода. За законом Фарадея (4.4) цю кiлькiсть
електрики можна знайти, спираючись на данi щодо об’єму хлору

Q =
V nF

Vm
=

1,120 · 2 · 96500
22,4

= 9650 Кл.
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Тепер за рiвнянням (4.3) можна визначити молярну масу металу

M(M) =
mnF

Q
=

3,2 · 2 · 96500
9650

= 64 г/моль.

Замiсть молярної маси еквiвалента в останнiй формулi була ви-
користана молярна маса та кiлькiсть електронiв електродного процесу,
яка для вiдновлення металу (II) становить 2. Таким металом є мiдь.

Приклад 10. Пiдберiть матерiал електродiв, на яких можна
провести електролiз водних розчинiв Ba(NO3)2 та SnSO4, а також
складiть схеми електролiзу. Якою буде тривалiсть електролiзу для
розчину бiсмут нiтрату об’ємом 12 л, якщо початкова концентрацiя
розчину становила 0,35, а кiнцева – 0,33 моль/л. Сила струму при
електролiзi становить 2 А.

З двох зазначених солей Ba(NO3)2 та SnSO4 електролiз водного
розчину барiй нiтрату можна здiйснити тiльки на iнертних електродах,
оскiльки потенцiал барiю дорiвнює −2,905 В, тобто барiй належить
до першої групи металiв. Тодi схему процесiв, якi вiдбуваються при
електролiзi водного розчину барiй нiтрату, записують так:

• К: 2H2O + 2e = H2 + 2OH−, 2OH− +Ba2+ = Ba(OH)2
• А: 2H2O − 4e = O2 + 4H+, H+ +NO−

3 = HNO3

• Загалом: 2Ba(NO3)2 +6H2O = 2Ba(OH)2 +2H2 +O2 +4HNO3

Зазначимо, що одержати нарiзно продукти останньої реакцiї
Ba(OH)2 i HNO3 можна лише при роздiленнi анодного i катодного
просторiв. При електролiзi розчину без дiафрагми (чи мембрани)
процес зведеться до електролiтичного розкладання води.

Електролiз водного розчину станум сульфату можна проводити
як на iнертних, так i на активних електродах, оскiльки електродний
потенцiал стануму дорiвнює −0,14 В. Процес електролiзу водного
розчину станум сульфату на iнертних електродах можна описати
такими рiвняннями:

• К:
{

2H2O + 2e = H2 + 2OH−,
Sn2+ + 2e = Sn, 2OH− + Sn2+ = Sn(OH)2

• А: 2H2O − 4e = O2 + 4H+, 2H+ + SO2−
4 = H2SO4

• Загалом: 2SnSO4 +4H2O = Sn(OH)2 +O2 +H2 +Sn + 2H2SO4

При електролiзi розчину бiсмут нiтрату процеси на електродах
будуть такими:

• К: Bi3+ + 3e = Bi
• А: 2H2O − 4e = O2 + 4H+, H+ +NO−

3 = HNO3

• Загалом: 4Bi(NO3)3 + 6H2O = 4Bi + 3O2 + 12HNO3
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Наведене рiвняння процесу вказує на причину зменшення концен-
трацiї розчину Bi(NO3)3: перебiг катодного процесу супроводжується
видiленням бiсмуту i, як наслiдок, зменшенням кiлькостi його солi у
розчинi. Зазначимо тут, що при електролiзi розчину Ba(NO3)2 концен-
трацiя електролiту буде навпаки збiльшуватися, тому що у випадку
солi барiю перебiг електролiзу буде супроводжуватися розкладанням
води (зменшенням її кiлькостi у розчинi), тодi як кiлькiсть солi зали-
шатиметься незмiнною.

Кiлькiсть Bi(NO3)3, що вступив у реакцiю, можна знайти так:
n(солi) = nкiнц − nпоч = V (cкiнц − cпоч) = 12(0,35− 0,33) = 0,24 моль
fекв(Bi(NO3)3) у реакцiї електролiзу становить 1/3, адже на видiлення
1 моль металiчного бiсмуту потрiбно 3 моль електронiв. Тодi
nекв(Bi(NO3)3) = n(Bi(NO3)3)/fекв(Bi(NO3)3) = 0,24 · 3 = 0,72 моль

Тепер, вiдповiдно до закону Фарадея (4.3) можна визначити час
електролiзу:

t =
nекв(Bi(NO3)3) · F

I · ВС
=

0,72 · 96500
2 · 1 = 34740 с

Сталу Фарадея у цьому розрахунку округлили до 96500, а вихiд
за струмом прийняли за 1, адже iнше не було вказано. Для зручностi
секунди можна перевести у години та хвилини i тодi остаточною
вiдповiддю буде час електролiзу 9 годин 39 хвилин.

7. ВИКОРИСТАННЯ ЕЛЕКТРОЛIЗУ

Електролiз є основою багатьох виробничих процесiв, широко
розповсюджених майже в усiх галузях промисловостi. Наприклад, еле-
ктрохiмiчна металургiя – складова металургiйної галузi, що базується
на процесах електрохiмiчного вiдновлення переважно кольорових ме-
талiв (мiдь, магнiй, хром, кадмiй, титан) iз водних розчинiв солей або
розплавлених солей металiв. Метали у таких металургiйних процесах
видiляються на катодi внаслiдок вiдновлення вiдповiдних iонiв.

Приклад жартiвливого застосування електролiзу можна знайти
на теренах Iнтернету. Визначити, був посолений борщ чи нi можна
опустивши у нього електроди i подавши постiйний струм. Якщо при
цьому вiдчуватиметься запах хлору – борщ був посолений.

Проте iснують i бiльш специфiчнi застосування електролiзу. Роз-
глянемо основнi iдеї найважливiших з них.
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7.1. Добування хiмiчно чистих речовин
Електролiзом водних розчинiв солей одержують метали Cu, Zn,

Cd, Ni та iн. При цьому на катодi вiдбувається вiдновлення катiонiв
металiв iз розчинiв, отриманих при фiзичнiй та хiмiчнiй переробцi
природних руд згiдно iз загальною схемою:

(−)К : Мn+ + ne = М
На анодi видiляється кисень (якщо сировиною є сульфатнi руди)

або рiдше – хлор, якщо електролiзу пiддають хлориди металiв:
(+)А : 2H2O − 2e = O2 + 4H+,
(+)А : 2Cl− − 2e = Cl2,

Електролiзом розплавiв сполук одержують Al, Mg, Na, Li, Cа,
Be, а також тугоплавкi метали (Mo, Ta, Ti, Zr, V, Nb) та рiзноманiтнi
сплави (рис. 7.1).

Розплавлений алюмiнiй

Розплавлений електролiт Na3[AlF6], CaF2

−

+

Графiтовий
катод

Кришка
електролiзера

Вiдведення газiв
CO , CO2, HF

Вугiльний
анод Застиглий

електролiт

Пристрiй регулювання
занурення електрода

Рисунок 7.1 – Схема електролiтичного отримання алюмiнiю

Алюмiнiй отримують з його оксиду. Сам алюмiнiй легко оки-
снюється, тому Al2O3 важко вiдновити. У водних розчинах iони Al3+

не вiдновлюються, отже електролiз потрiбно проводити у неводному
середовищi – розплавi. Але навiть у такому випадку процес ускла-
днений тим, що температура плавлення Al2O3 сягає 2070 °C. У 1886
роцi Чарльз Холл встановив, що в крiолiтi Na3AlF6 алюмiнiй оксид
може бути розчинений при температурi трохи вище 1000 °C. До складу
електролiзера, який використовується для процесу Холла, входить
сталева ванна, вкрита графiтом, який також є катодом. До ванни
завантажуються розплавленi Na3AlF6 i Al2O3. Анодом є вуглецевi
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цилiндри, глибина занурення яких може регулюватися. Проходження
електричного струму силою до 300000 А (при напрузi 5 В) пiдтримує
достатньо високу температуру реакцiї. Процес електролiзу є складним,
але наближено його можна надати як комплекс напiвреакцiй:

• К: Al2O3 + 6e = 2Al + 3O2−

• А: 2O2− − 4e = O2

Вторинним процесом на анодi є окиснення його матерiалу (ву-
глецю) киснем, що видiляється внаслiдок електролiзу:

C +O2 = CO2

Оскiльки анод витрачається у реакцiї окислення, його необхiдно
перiодично замiнювати.

До найбiльш багатотоннажних електролiтичних виробництв на-
лежить електролiз водного розчину NaCl (рис. 7.2), при якому одержу-
ють H2 на катодi, Cl2 на анодi та розчин NaOH у катодному просторi
електролiзера за схемою:

2NaCl(р) +H2O = Cl2(г) + 2NaOH(р) +H2(г)

• К: 2H2O + 2e = H2 + 2OH−

• А: 2Cl− − 2e = Cl2

Напiвпроникна
мембрана

Анод (+) Катод (–)

насич.
NaCl

розв.
NaCl

розчин
NaOH

H2O

Na+

Cl−

Cl2

H2O

OH−

H2

Рисунок 7.2 – Схема електролiзу розчину натрiй хлориду

Катодний i анодний простiр при електролiзi роздiленi напiв-
проникною мембраною, що не дозволяє перемiшуватися розчинам.
Катiонообмiнна мембрана не перешкоджає руху катiонiв натрiю до
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катоду, але рух анiонiв OH− через мембрану є неможливим. В ано-
дний простiр подається очищений концентрований розчин солi, а у
катодний – деiонiзована вода. При роботi електролiзера в анодно-
му просторi концентрацiя солi зменшується, накопичуються домiшки
(NaClO, NaClO3), тому робочий розчин безперервно виводиться i замi-
нюється свiжим. З катодного простору виводиться розчин лугу. Така
схема реалiзацiї процесу дозволяє одержати доволi чистi продукти, а
розчин лугу не потребує подальшого концентрування (випаровування).

Крiм цих речовин, методом електролiзу виробляють:
• F2 iз розплаву NaF;
• кисень та водень з води (за наявностi NaOH або Na2SO4);
• MnO2 iз розчину MnSO4

• деякi органiчнi сполуки, наприклад, анiлiн з нiтробензену;
• велику кiлькiсть окисникiв, наприклад KMnO4, K2CrO4, H2O2.
Прикладом останнього типу є одержання NaClO у комiрцi Хуке-

ра. Електролiзу пiддають 25 %-вий розчин NaCl, а продукти реакцiї
реагують мiж собою з утворенням гiпохлориту (хлорату I):

Cl2 + 2OH− = Cl− +OCl− +H2O

7.2. Рафiнування (очищення) металiв
Цей процес застосовується для одержання високочистих Cu, Ni,

Au, Ag, Pb, Sn, Fe. З цiєю метою пластину iз забрудненого металу
пiдключають анодно до джерела постiйного електричного струму i
помiщають в електролiзер, який мiстить розчин солi цього металу та
деякi технологiчно необхiднi компоненти. Як катод використовують
тонкий стрижень iз попередньо очищеного металу. Пiд час пропу-
скання електричного струму вiдбувається розчинення анода. Метал
окиснюється i переходить у розчин у виглядi катiонiв, якi перемiщу-
ються до катода i розряджаються на ньому, утворюючи компактний
осад чистого металу. Домiшки, що мiстились у забрудненому металi,
частково випадають з аноду у виглядi шламу (якщо їх потенцiал має
бiльш додатне значення порiвняно з основним металом), а частко-
во розчиняються (якщо їх потенцiал має бiльш вiд’ємне значення,
нiж основний метал) i переходять у електролiт, звiдки їх перiодично
вилучають спецiальними методами.

Найчастiше електролiтичному рафiнуванню пiддають мiдь. Спо-
чатку її одержують хiмiчним шляхом при обпалюваннi купрум (I)
сульфiду Cu2S:

Cu2S + O2 = 2Cu + SO2
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Така мiдь називається губчастою, її чистота не перевищує 99 %
i мiстить домiшки Fe, Zn, Au, Ag. Деякi домiшки помiтно знижують
електричну провiднiсть металiчної мiдi. Тому губчасту мiдь розмi-
щують в електролiзерi та пiдключають до анода джерела постiйного
електричного струму (рис. 7.3), а тонкi листи попередньо очищеної мi-
дi вiдiграють роль катода. Електролiтом є водний розчин, що мiстить
сумiш H2SO4 i CuSO4. При пропусканнi електричного струму мiдний
анод розчиняється, а чиста мiдь осаджується на катодi:

• А: Cu − 2e = Cu2+

• К: Cu2+ + 2e = Cu

Cu2+

Zn2+

Fe2+

SO2−
4

SO2−
4

SO2−
4

– Катод з
чистої мiдi

+Розчинний анод –
чорнова мiдь

Анодний мул
(Ag, Au, Pt)

Рисунок 7.3 – Електролiтичне рафiнування мiдi

Деякi домiшки (Zn i Fe), що окиснюються легше, нiж Cu, разом
з мiддю розчиняються на анодi. Оскiльки вони вiдновлюються важче,
нiж Cu, то регулюючи напругу в ланцюгу можна уникнути їх осадже-
ння на катодi. Iншi домiшки (Ag i Au), якi окиснюються важче за Cu,
не розчиняються, але у мiру розчинення анода вони скупчуються на
днi електролiзеру у виглядi анодного мулу, який перiодично вилучають
i переробляють окремо. Анодний мул є джерелом добування золота i
срiбла. Електролiтична мiдь мiстить до 99,95 % основного металу.

Електролiтичне рафiнування дозволяє одержувати метали з дуже
низьким вмiстом домiшок (0,02− 0,005 %). При утилiзацiї анодного
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шламу добувають Au, Ag, Se, Te, а з рiдкого електролiту – Ni, Fe, Zn
та iншi активнi метали. Це значною мiрою виправдовує великi витрати
електроенергiї на процес рафiнування.

7.3. Гальваностегiя

Гальваностегiєю називають електролiтичний процес нанесення
покриттiв одного металу iншим, бiльш стiйким у механiчному i
хiмiчному вiдношеннi. Гальванiчними називають одержанi за допомо-
гою електролiзу металевi покриття товщиною 1− 100 мкм на поверхнi
певного виробу чи деталi. Для цього придатнi усi метали, якi здатнi
видiлятися на катодi.

Покриття наносять при електролiзi розчинiв солей з викори-
станням розчинного анода (нiкелювання, кадмiювання, цинкування,
покриття оловом, срiблення) чи з використанням iнертного анода (золо-
чення, хромування). До золочення чи срiблення звичайно звертаються
для покращення зовнiшнього вигляду металевих виробiв, а до нанесе-
ння металiв, що виявляють стiйкiсть до дiї окисникiв (хром, нiкель)
- при необхiдностi зберiгання металу вiд окиснення i надання йому
додаткової мiцностi. Вирiб, на який наноситься гальванiчне покриття,
завжди є катодом. Його попередньо очищують, полiрують, знежирю-
ють i занурюють в електролiзер як катод. Електролiтом беруть розчин
солi того металу, яким здiйснюється покриття, а анодом – пластину з
того ж металу. Для досягнення бiльш рiвномiрної покривної плiвки
вирiб помiщають мiж двома анодними пластинами.

Гальванiчнi покриття мають рiзнi призначення: захист вiд корозiї
(покриття з Zn, Cd, Sn); захисно-декоративнi функцiї (Ni, Cr, Au, Ag);
пiдвищення електричної провiдностi (Cu, Ag, Au); збiльшення стiйко-
стi до зношування (Cr, Rh, Pd); одержання магнiтних плiвок (сплави
Ni-Co, Ni-Fe); покращення вiдбивальних властивостей поверхнi (Ag,
Rh, Pd, Cr); зменшення коефiцiєнта тертя (Pb, Cr, Sr, Ir); покращення
здатностi до паяння (Sn, Pb).

При електроосадженнi металiв на структуру осаду впливає ряд
факторiв: природа i склад електролiту, концентрацiя компонентiв в
розчинi, катодна густина струму, температура, перемiшування еле-
ктролiту та iн. Крiм того, значний вплив на якiсть покриття, у рядi
випадкiв, мають добавки – поверхнево активнi речовини (ПАВ). Зовнi-
шнiм проявом їхньої дiї є змiна структури осадiв, якi набувають бiльш
дрiбнокристалiчної будови та стають блискучими.
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7.4. Гальванопластика

Гальванопластика – це процес одержання точних металевих
копiй з рельєфних поверхонь методом катодного електроосаджу-
вання. За допомогою гальванопластики виготовляють копiї монет,
медалей, барельєфiв, матриць для пресування рiзних виробiв (ювелiр-
них прикрас, скульптур, гравюр) i тиснення шкiри та паперу, а також
вiдбитки радiотехнiчних схем, друкарськi клiше та iншi предмети
складної конфiгурацiї.

Спосiб вiдрiзняється виключно високою точнiстю вiдтворювання
рельєфу виробу. Для одержання копiй спочатку роблять злiпки деталi
з пластичного матерiалу (наприклад, з воску), покривають злiпок
графiтовим пилом для надання йому електропровiдностi, а потiм
занурюють в електролiзер як катод i нарощують на ньому шар металу
необхiдної товщини. Наприкiнцi при нагрiваннi злiпку розтоплюють
вiск. Таким чином, гальванопластика принципово не вiдрiзняється вiд
гальваностегiї.

7.5. Розмiрна обробка металiв

Електрохiмiчна анодна обробка металiв – електролiтичний
метод формування виробiв складної конфiгурацiї iз твердих та туго-
плавких металiв, якi важко пiддаються механiчнiй обробцi. Метод
використовується для оброблення лопатей турбiн, штампiв, прес-форм,
одержання отворiв i порожнин, для фрезування, гострiння та шлiфу-
вання деталей, заточування iнструментiв.

При електрохiмiчнiй обробцi та дiлянка деталi, що пiдлягає ви-
даленню, вiдiграє роль анода i розчиняється при проходженнi еле-
ктричного струму (рис. 7.4). До негативного полюса джерела струму
пiдключають катод, на якому видiляється водень. Мiж електродами
зберiгається невеликий зазор, для чого у мiру розчинення анода ка-
тод автоматично перемiщується. Мала вiдстань мiж електродами (до
0,1 мм) i використання електролiту з високою електричною провiднi-
стю (розчини NaCl, NaNO3, NaOH) забезпечують високу швидкiсть
процесу завдяки значнiй густинi струму.

У зазор мiж електродами через порожнину всерединi катода
пiд тиском (106 Па) подається електролiт, який проходить по мiжеле-
ктродному простору i примусово виносить звiдти продукти анодно-
го розчинення i газоподiбнi продукти катодної реакцiї. Надзвичайно
швидкий рух електролiту дозволяє знизити поляризацiю та запобiгти
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Рисунок 7.4 – Схема електрохiмiчної обробки металiв: 1 – розчин
електролiту; 2 – катод (iнструмент); 3 – анод (вирiб)

пасивацiї та перегрiванню анода. Розмiр i форма катода (iнструмента)
зумовлюють одержання виробу бажаної конфiгурацiї.

7.6. Анодне оксидування

За звичайних умов поверхня деяких металiв вкрита оксидною
плiвкою. Внаслiдок незначної товщини i низької механiчної мiцностi
плiвки не захищають метал вiд корозiйних руйнувань при експлуатацiї
виробiв в агресивних середовищах.

Достатньо простим i надiйним способом захисту таких мета-
лiв, як алюмiнiй i його сплави, титан, магнiй, мiдь, срiбло, а також
гальванiчних покриттiв цинком та кадмiєм вiд корозiї є процес еле-
ктрохiмiчного оксидування. Одержаннi у такий спосiб оксиднi плiвки
надають металу значний спектр рiзноманiтних властивостей, таких
як захиснi, декоративнi, дiелектричнi, каталiтичнi та iншi.

Як приклад можна привести метали (титан, нiобiй, тантал), якi
мають оксиднi плiвки з рiзним забарвленням. Чим вище напруга, тим
сильнiший струм протiкає через зразок i тим товстiша оксидна плiвка
утворюється на поверхнi.

Отриманi при електрохiмiчному оксидуваннi аноднi оксиднi плiв-
ки (АОП) (Ta2O5, Nb2O5, Al2O3) мають рiзне призначення, але частi-
ше їх використовують як дiелектрики в оксидних (електролiтичних)
конденсаторах.

Анодне оксидування або анодування найчастiше застосовується
для обробки Mg, Al, Ti та сплавiв на їх основi. Оксидна плiвка може
утворювати забарвленi шари внаслiдок iнтерференцiї свiтла на нiй,
причому колiр плiвки залежатиме вiд її товщини (рис. 7.5).
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Рисунок 7.5 – Зовнiшнiй вигляд оксидованого титану з плiвкою рiзної
товщини

У цьому методi деталь вiдiграє роль анода, а роль катода – сви-
нець чи будь-який метал, що не взаємодiє з електролiтом. Як електро-
лiт використовують розчин сульфатної, ортофосфатної, хроматної,
боратної або щавлевої кислот. При анодуваннi на катодi видiляється
H2, а на анодi спостерiгається складний процес. На прикладi алюмiнiю
цей процес можна виразити сумарним рiвнянням

2Al + 3H2O − 6e = Al2O3 + 6H+,

яке вiдбиває розчинення аноду (Al) та формування оксидного шару.
Поряд з утворенням оксиду вiдбувається його часткове розчине-

ння у кислотi:
Al2O3 + 6H+ = 2Al3+ + 3H2O

Внаслiдок цього плiвка набуває поруватостi, iони алюмiнiю про-
никають через пори i процес нарощування плiвки продовжується.
Оксидна плiвка має дуже цiннi якостi. Вона тверда, а завдяки малим
розмiрам пор легко просочується рiзними речовинами, якi можуть
пiдвищувати корозiйну стiйкiсть поверхнi, стiйкiсть до зношування
або електричний опiр (до 1014 Ом·см).

7.7. Хемотронiка

Хемотронiка (або iнакше – молекулярна електронiка) – вико-
ристання електрохiмiчних процесiв для хiмiчного перетворення iн-
формацiї. Точнiсть вiдтворення електрохiмiчних законiв, зручнiсть
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вимiрювання та перетворення електричних величин дозволяє засто-
совувати електрохiмiчнi явища для побудови спецiальних приладiв –
хемотронiв. Їх робота базується на виникненнi поляризацiї i змiнi маси
(об’єму) речовини при пропусканнi електричного струму через систему
електролiт-метал, а також на електрокiнетичних явищах, зумовлених
змiнюванням поверхневого натягу на межi метал-електролiт залежно
вiд величини потенцiалу.

Найпростiший хемотроний прилад (рис. 7.6) являє собою мiнiа-
тюрну скляну чи пластмасову ампулу, заповнену розчином електролiту
iз зануреними електродами, природа, кiлькiсть i конфiгурацiя яких за-
лежать вiд призначення хемотрона. Як електролiт застосовують воднi
розчини кислот, солей i основ, до яких додають рiзнi модифiкатори
(наприклад, органiчнi розчинники – для розширення дiапазону робо-
чих температур до −60 °C). Перспективним є використання твердих
електролiтiв з аномально високою йонною провiднiстю. Електроди
виготовлюють з Рt, Ag, Аl, Zn чи їх сплавiв; часто використовують
ртутнi електроди (Hg).

Рисунок 7.6 – Електрохiмiчний iнтегратор дискретної дiї

Хемотрони використовують як датчики механiчних, акустичних
i сейсмiчних коливань, оптичних модуляторiв, пiдсилювачiв, випрям-
лячiв, реле часу, генераторiв струму i напруги, запам’ятовуючих та
iнтегруючих елементiв iнформацiйно-обчислювальних комплексiв.
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7.8. Електрофорез
Явище перемiщення заряджених частинок дисперсної фази у

рiдкому або газоподiбному середовищi пiд дiєю зовнiшнього електри-
чного поля називають електрофорезом. За допомогою електрофорезу
вдається покривати дрiбними частинками поверхню, забезпечуючи
глибоке проникнення у заглиблення та пори. Електрофорез засто-
совують з лiкувальною метою у фiзiотерапiї: лiкарськi засоби, що
при розчиненнi та дисоцiацiї утворюють iони, здатнi проникати крiзь
шкiру пiд дiєю електричного струму. В хiмiчнiй промисловостi метод
використовується з метою осадження димiв i туманiв, для вивчення
складу розчинiв тощо.

8. ЕКСПЕРИМЕНТАЛЬНА ЧАСТИНА
8.1. Пiдготовчi операцiї перед проведенням дослiдiв
Якiсть гальванiчних покриттiв та деякi експлуатацiйнi характе-

ристики виробу значною мiрою залежать вiд способу та ретельностi
попередньої обробки поверхнi. Пiдготовку поверхнi зразкiв, якi вико-
ристовуються у дослiдах, проводять за загальноприйнятою методикою.
Для усунення зовнiшнiх дефектiв та зменшення шорсткостi поверхнi
проводять механiчну обробку наждачним папером рiзного класу зер-
нiння (початкове грубим, кiнцеве – папером з найменшим зерном). З
метою найбiльш повного видалення слiдiв жирових забруднень рiзної
природи та покращення змочування металу електролiтом зразки ви-
тримують у розчинi NaOH (15 г/л) впродовж 5–10 хвилин та ретельно
промивають. Завершальнi операцiї – травлення в сумiшi кислот (500
г/л H2SO4 + 650 г/л HNO3 + 5 г/л NaCl), промивання у дистильова-
нiй водi та сушка фiльтрувальним папером.

Для приготування робочих розчинiв використовують реактиви
марки не нижче «чистий для аналiзу» – ч.д.а. Розраховану масу
реактивiв розчиняють окремо в невеликiй кiлькостi дистильованої
води, пiсля чого розчини зливають при перемiшуваннi.

Всi електроннi засоби вимiрювання, якi використовуються при
проведеннi дослiдiв, повiряють для пiдтвердження вiдповiдностi вста-
новленим технiчним вимогам для даного виду приладiв.

Перевiряють якiсть контактiв мiж дротами та приладами i у разi
необхiдностi зачищають мiсце контакту наждачним папером.

При проведеннi процесу електролiзу застосовують стацiонарний
струм вiд джерела постiйного струму.
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По закiнченнi часу електролiзу зразки промивають та сушать
фiльтрувальним папером.

Мета роботи – ознайомлення з процесами, що перебiгають при
роботi хiмiчних джерел струму (гальванiчних елементiв) та електролiзi
водних розчинiв електролiтiв.

8.2. Гальванiчний елемент

Дослiд 1. Дослiдження залежностi електрорушiйної сили (ЕРС)
гальванiчного елемента вiд концентрацiї розчину електролiту.

Реактиви та обладнання. Цифровий вольтметр; хiмiчнi склян-
ки на 50 мл; мiрнi цилiндри; мiдна та цинкова пластини; електролiти-
чний мiсток; 1 М розчини ZnSO4 та CuSO4.

Дослiд виконують наступним чином.
1. Нарiзно в двi склянки наливають 1 М розчини солей купруму

та цинку, розмiщують в них вiдповiднi електроди та з’єднують розчини
сольовим мiстком.

2. Перевiряють правильнiсть збору мiдно-цинкового гальванiчно-
го елемента (елемента Данiеля-Якобi) вiдповiдно конструкцiї, пред-
ставленiй на рисунку 3.1.

3. Пiдключають у зовнiшнiй ланцюг вольтметр. Вимiрюють ЕРС
цього елемента.

4. Готують розведенi розчини сульфату мiдi. Для цього мiрним
цилiндром вiдбирають 10 мл 1 М CuSO4, переносять в чисту склян-
ку та додають 90 мл води. Таким чином одержують 0,1 М розчин.
Аналогiчно шляхом розведення готують ще два розчини купрум (II)
сульфату концентрацiєю 0,01 М та 0,001 М. Вимiрюють ЕРС елементiв,
складених з 0,1 М розчину купрум (II) сульфату та 1 М розчину суль-
фату цинку; з 0,01 М розчину купрум (II) сульфату та 1 М розчину
сульфату цинку; з 0,001 М розчину CuSO4 та 1 М розчину сульфату
цинку.

Результати та їх аналiз.
1. Складають схему гальванiчного елемента. Вказують катод та

анод, їх заряди, напрямок руху електронiв у зовнiшньому ланцюзi та
iонiв у розчинi. Записують рiвняння електродних процесiв.

2. Фiксують в таблицi 8.1 значення ЕРС, вимiрянi за допомогою
вольтметра, для чотирьох гальванiчних елементiв з рiзною концентра-
цiєю розчину купрум (II) сульфату.

3. Розраховують електроднi потенцiали мiдного електрода з ура-
хуванням розведення електролiту за рiвнянням Нернста (2.3) та зна-
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Таблиця 8.1 – Результати експерименту у дослiдi 1[
Me2+

]
, моль/л EMe2+/Me, В ЕРС,В

ε,%[
Cu2+

] [
Zn2+

]
Cu2+/Cu Zn2+/Zn ∆Eрозр ∆Eексп

0,001 1,0 −0,76

0,01 1,0 −0,76

0,1 1,0 −0,76

1,0 1,0 +0,34 −0,76 1,10

чення ЕРС складених гальванiчних елементiв. Результати заносять в
таблицю 8.1: розрахованi потенцiали E, вимiрянi (∆Eексп) та розрахо-
ванi (∆Eрозр) значення ЕРС.

4. Розраховують вiдносну похибку експерименту за формулою
ε = |(ЕРСексп − ЕРСрозр)/ЕРСрозр)| · 100%.

5. Формулюють висновок, щодо впливу змiни концентрацiї еле-
ктролiту на значення електродного потенцiалу металу та ЕРС.

Дослiд 2. Дослiдження впливу комплексоутворення на ЕРС
гальванiчного елемента.

Реактиви та обладнання. Цифровий вольтметр; хiмiчнi склян-
ки на 50 мл; мiдна та цинкова пластини; сольовий мiсток; 1 М розчини
ZnSO4 та CuSO4; 1,5 М розчин NH4OH.

Дослiд виконують наступним чином.
1. У двi склянки нарiзно наливають 1 М розчини солей купруму

та цинку, в яких розмiщують вiдповiднi мiдний та цинковий електроди.
Розчини з’єднують сольовим мiстком.

2. За допомогою пiдключеного у зовнiшнiй ланцюг вольтметра
вимiрюють електрорушiйну силу одержаного гальванiчного елемента.

3. До склянки з цинк сульфатом додають розчин амонiаку, пере-
мiшують вмiст склянки до розчинення осаду i вимiрюють ЕРС. Далi
так само додають розчин NH4OH до склянки з розчином CuSO4, пiсля
чого вимiрюють ЕРС.

Результати та їх аналiз.
1. Фiксують в табл. 8.2 значення ЕРС, вимiрянi за допомогою

вольтметра, для трьох дослiджених гальванiчних елементiв.
2. Записують рiвняння реакцiй, якi вiдбулися при додаваннi

розчину амонiаку у розчини солей.
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3. Вказують як змiнились значення електрорушiйної сили при
появi у розчинах нових iонiв. Що стало причиною таких змiн? Запи-
сують схему кожного гальванiчного елемента, з урахуванням складу
розчинiв.

8.3. Електролiз

Дослiд 3. Кольорове анодування титану.

Реактиви та обладнання. Джерело постiйного електричного
струму, зокрема Б5-45; титанова пластина; дрiт з нержавiючої сталi;
хiмiчна склянка на 50 мл; штатив з тримачами; 0,5 М розчин натрiй
дифосфату Na4P2O7.

Дослiд виконують наступним чином.
1. Проводять операцiї з пiдготовки поверхнi електродiв за мето-

дикою, представленою у роздiлi 8.1.
2. Заливають розчин натрiй дифосфату у хiмiчну склянку та за-

нурюють у нього пiдготовлений зразок титанової пластини, з’єднаний
з позитивним полюсом джерела постiйного струму, та дрiт з нержавi-
ючої сталi, пiдключений до негативного полюсу.

3. Задають на приладi граничну силу струму 14 мА. Встановлю-
ють початкову напругу 10 В, вмикають джерело постiйного струму.
Пiсля 1–3 хвилин електролiзу вимикають струм та фiксують колiр
титанової пластини. Пiдвищують напругу на приладi до 20 В, пiсля
1–3 хвилин проведення процесу вимикають струм та вiдмiчають змiну
забарвлення аноду.

Результати та їх аналiз.
1. Занотовують у лабораторному журналi змiну кольору плiвки

та напругу, при якiй вона була сформована. Як впливає змiна напруги
на характеристики плiвки?

2. Записують рiвняння катодного i анодного процесiв, що пе-
ребiгають при анодуваннi титану. Який газ видiляється у процесi
електролiзу?

Таблиця 8.2 – Результати експерименту, проведеного у дослiдi 2.

Склад розчину анодного
простору

Склад розчину катодно-
го простору

Значення
ЕРС, В

1 M ZnSO4 1 M CuSO4

1 M ZnSO4 1 M CuSO4 + NH4OH

1 M ZnSO4 + NH4OH 1 M CuSO4 + NH4OH
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Дослiд 4. Електролiз розчину калiй йодиду.

Реактиви та обладнання. Джерело постiйного електричного
струму, зокрема Б4-45; електроди з графiту; скляна паличка; електро-
хiмiчний електролiзер U-подiбної форми; штатив з тримачами; розчин
KI; розчин фенолфталеїну.

Дослiд виконують наступним чином.
1. Закрiплюють електролiзер на штативi. Наповнюють U-подiбну

комiрку розчином калiй йодиду та додають в одно колiно декiлька
крапель фенолфталеїну.

2. Встановлюють в обидва колiна електролiзера графiтовi еле-
ктроди. Електрод, який занурюють у розчин з додаванням фенолфта-
леїну, з’єднують з негативним полюсом джерела постiйного струму, а
iнший – з позитивним.

3. Задають на приладi верхню межу напруги 29 В. Пропускають
через розчин електричний струм силою 55 мА i вiдмiчають з часом
змiну забарвлення розчинiв в обох колiнах електролiзера.

Результати та їх аналiз.
1. Записують рiвняння катодного i анодного процесiв, що пере-

бiгають при електролiзi розчину KI. Якi продукти утворилися в като-
дному та анодному просторi пiсля завершення процесу електролiзу?

2. Фiксують у лабораторному журналi змiну кольору розчинiв в
обох колiнах електролiзера та причину виникнення цих змiн. Чому на
катодi не видiляється металевий калiй?

Дослiд 5. Електролiз розчину купрум (II) сульфату.

Реактиви та обладнання. Джерело постiйного електричного стру-
му; електроди з графiту; електрохiмiчний електролiзер U-подiбної
форми; штатив з тримачами; електролiт мiднення (200 г/л CuSO4 +
50 г/л H2SO4).

Дослiд виконують наступним чином.
1. Закрiплюють електролiзер на штативi. Наповнюють U-подiбну

комiрку електролiтом мiднення.
2. Визначають площу електрода, який буде вкрито мiддю та

обчислюють силу струму, виходячи з того, що робоча густина струму
має складати 2 А/дм2. Розраховане значення сили струму виставляють
на приладi та задають верхню межу напруги 29 В.

3. Встановлюють в обидва колiна електролiзера графiтовi еле-
ктроди та з’єднують їх з джерелом постiйного струму.
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4. Проводять електролiз впродовж 1–3 хвилин за кiмнатної тем-
ператури.

5. По проходженнi заданого часу вимикають прилад, зразок
виймають з розчину та оцiнюють його вигляд та якiсть отриманого
мiдного покриття.

6. Пiсля вiзуальної оцiнки електрод знову занурюють у розчин
i змiнюють полярнiсть пiдключення електродiв до позитивного та
негативного полюсiв. Вмикають джерело струму у тому ж самому
режимi на 1–3 хвилини.

7. По закiнченнi заданого часу вимикають прилад та вiдмiчають
змiни, якi вiдбулися на поверхнi зразкiв.

Результати та їх аналiз.
1. Аналiзують процеси, якi вiдбуваються на електродах. Запи-

сують рiвняння катодного i анодного процесiв, що протiкають при
електролiзi з iнертними електродами в електролiтi мiднення. Який газ
видiляється на анодi?

2. Пояснюють процеси, якi вiдбуваються при змiнi полюсiв еле-
ктродiв. Iнертний чи розчинний анод використовувався у дослiдi?

Дослiд 6. Електрохiмiчне осадження покриттiв з Cu та Ni.
Реактиви та обладнання. Джерело постiйного електричного

струму; сталева пластина (марки Ст. 3); мiдна пластина; нiкелева
пластина; хiмiчнi склянки на 50 мл; штатив з тримачами; електролiт
мiднення (200 г/л CuSO4 + 50 г/л H2SO4); сульфатний електролiт
нiкелювання (180 г/л NiSO4 · 7H2O + 50 г/л Na2SO4 + 20 г/л H3BO3

+ 5 г/л NaCl).
Дослiд виконують наступним чином.
1. Електролiт мiднення заливають у склянку та занурюють мiдну

пластину, приєднану до позитивного полюсу джерела струму.
2. Визначають площу сталевого електрода, який буде вкрито

мiддю. Обчислюють силу струму, виходячи з того, що робоча густина
струму складає 2 − 2, 5 А/дм2. Розраховане значення сили струму
фiксують на приладi та задають на верхню межу напруги 29 В.

3. Вмикають джерело постiйного струму та занурюють сталевий
електрод в електролiт пiд струмом.

4. Через двi хвилини струм вимикають, виймають катод та фi-
ксують змiни на поверхнi зразка.

5. У склянку наливають сульфатний електролiт нiкелювання
та занурюють в нього нiкелеву пластину, приєднану до позитивного
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полюсу джерела струму, та сталеву пластину з мiдним покриттям,
приєднану до негативного полюсу джерела струму.

6. Виставляють силу струму, якiй вiдповiдає густинi струму
4 А/дм2. Час електролiзу 10 хвилин.

7. По закiнченнi заданого часу вимикають прилад та вiдмiчають
змiни, якi вiдбулися на поверхнi сталевого зразку.

Результати та їх аналiз.
1. Аналiзують процеси, якi вiдбуваються на електродах. Запису-

ють рiвняння катодного i анодного процесiв, що протiкають при еле-
ктролiзi з розчинним анодом в електролiтi мiднення та нiкелювання.

2. Пояснюють чому при нiкелюваннi видiляється газ, а при мi-
дненнi газовидiлення вiдсутнє. На яку характеристику впливає сумiсне
видiлення металу та газу при електролiзi? Чому занурення сталевого
електрода в електролiт необхiдно проводити тiльки пiд струмом?

Дослiд 7. Визначення сталої Фарадея

Електролiзер.
Для цього дослiду використаємо апарат Гофмана – скляний

електролiзер для отримання газiв iз скляною лiйкою для заливання
електролiту (рис. 8.1).

Лiйку-накопичувач 1 пiд’єднано до нижньої точки U-подiбної
скляної трубки 2 за допомогою гнучкої трубки 3. Гази, що видiляються
на електродах 4 та 5 електролiзеру, не змiшуються. Вони накопичую-
ться окремо пiд закритими кранами 6.

На вертикальнi дiлянки U-подiбної трубки нанесено шкали (у
мiлiлiтрах) i, таким чином, вони є також газовими бюретками. В
процесi збирання газiв електролiт виконує роль затворної рiдини. Гази,
якi видiляються, витискують його у скляну заливну лiйку-накопичувач
1, яка завжди має бути пiд’єднана до прибору та знаходитися зверху
в спецiальному тримачi.

У катоднiй частинi прибору розташовано катод 4 iз срiбла або
нержавiючої сталi, який на час електролiзу пiд’єднують до негативного
полюсу джерела живлення. Анодна частина має анод 5 iз платини або
також iз нержавiючої сталi.

Склад електролiту вибирається iз двох найкращих за електри-
чною провiднiстю – 30 % розчин сульфатної кислоти або 18 % розчин
натрiй гiдроксиду. Розчин кислоти дозволяється використовувати для
платинового аноду. Гнучка трубка 3 у цьому випадку має бути гумо-
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вою. Розчин лугу необхiдно застосовувати для аноду iз нержавiючої
сталi, але тут треба мати силiконову гнучку трубку.

Хiд дослiду. До початку дослiду бажано протягом пiвгодини
витримати ємнiсть з електролiтом та сам електролiзер в лабораторiї,
на тому робочому мiсцi, де буде проводитися дослiд. На робочому
мiсцi також має бути ртутний термометр iз цiною подiлки 0,1 °C.
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Рисунок 8.1 –
Електролiзер для

визначення сталої Фарадея

У чистий електролiзер iз змащеними
та вiдкритими кранами 6 заливають вибра-
ний електролiт через скляну лiйку таким
чином, щоб рiвень розчину став ледь вище
пробок кранiв. Уся U-подiбна трубка має
бути повнiстю заповнена електролiтом.

Треба переконатися у вiдсутностi
бульбашок повiтря у будь-якої частинi U-
подiбної трубки. Якщо вони є, треба легким
постукуванням вимусити їх пiднятися до
вiдкритих кранiв та видалити через них в
атмосферу. Пiсля цього крани закривають.

Заповнений прилад пiд’єднують (iз
правильною полярнiстю, срiбний еле-
ктрод нi в якому разi не має бути
анодом!) до джерела постiйного струму
7 послiдовно з амперметром (якщо його
немає у складi джерела). Джерело має за-
безпечувати напругу не менше 20 В та ста-
бiлiзацiю струму електролiзу. Струм еле-
ктролiзу вибирається таким чином, щоб
густина струму на найменшому за площею
електродi не перевищувала 0,5 А/см2. На
практицi для зручностi подальших розра-
хункiв звичайно встановлюють струм 1 А.

Перед початком дослiду записують
значення температури в примiщеннi за тер-
мометром на робочому мiсцi та атмосфер-
ний тиск за барометром у лабораторiї.

Короткочасним включенням джерела переконуються в протiкан-
нi вiдповiдного струму (за амперметром), а по кiлькостi бульбашок
газiв (яких?) – у вiрному пiд’єднаннi електродiв. Пiсля усунення не-
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долiкiв, якщо вони є, включають джерело на такий час, щоб гази,
що видiляються, заповнили верхнi частини U-подiбної трубки. Рiвень
електролiту у катоднiй та аноднiй частинi при цьому має знизитися
до градуйованої частини трубки для початку вiдлiку, як це показано
на рис. 8.1.

Для перевiрки герметичностi електролiзеру знiмають з тримача
лiйку-накопичувач 1, опускають її на гнучкiй трубцi 3 якомога нижче
(не розливаючи електролiту) та тримають у такому положеннi бiля
30 с. При цьому слiдкують за рiвнями електролiту у катоднiй та
аноднiй частинах прибору. За цей час вони не повиннi уповзти униз
анi на найменшу подiлку шкали.

Якщо прибор є герметичним, за шкалами вимiрюють рiвень
електролiту в катоднiй та аноднiй частинi. Для цього по черзi пiд-
водять лiйку-накопичувач до катодної та анодної частини прибору
таким чином, щоб рiвнi електролiту у воронцi та трубцi збiгалися,
та записують за шкалою положення нижньої точки менiску рiдини у
трубцi. Це гарантує, що тиск газу у трубцi на момент вимiрювання
буде дорiвнювати атмосферному. Пiсля вимiрювань повертають лiйку
1 в тримач.

Для вимiрювання часу електролiзу використовують секундомiр
та запускають його одночасно iз включенням джерела живлення. У
процесi електролiзу контролюють незмiннiсть струму та слiдкують за
рiвнем електролiту в катоднiй частинi прибору. При струмi бiля 1 А
дослiд звичайно займає вiд 7 до 10 хвилин в залежностi вiд об’єму
газових бюреток приладу.

Джерело струму треба вимкнути одночасно iз зупинкою секун-
домiру, коли рiвень електролiту в катоднiй частинi буде на 1,5− 2 мл
вище, нiж найнижча подiлка шкали. Пiсля вимкнення струму треба
зачекати 2− 3 хвилини, поки останнi бульбашки газiв не вiддiляться
вiд електродiв та не випливуть на поверхню рiдини. Якщо бульбашки
залишаються на поверхнi електрода або трубки i пiсля очiкування, тре-
ба обережним постукуванням вимусити їх вiддiлитися. В електролiтi
не має залишатися жодної бульбашки у будь-якому мiсцi прибору.

Вимiрювання рiвня електролiту пiсля дослiду треба проводити
у такий самий спосiб, як i пiсля першого включення струму. Пiсля
вимiрювання крани 6 по черзi обережно вiдкривають, випускаючи гази
до атмосфери. Для продовження експерименту електролiзер знову
заповнюють електролiтом, який знаходиться у лiйцi-накопичувачi.

51



Таблиця 8.3 – Результати експерименту

№

С
ил

а
ст

ру
м

у
I
,А

Ч
ас

ел
ек

тр
ол

iз
у

τ
,с

Рiвень електролiту
у катоднiй частинi,

мл

Рiвень електролiту
в аноднiй частинi,

мл

Т
ем

пе
ра

ту
ра

t,
°C

А
тм

ос
ф

ер
ни

й
ти

ск
P

,м
м

.р
т.

ст

до
дослiду,
V1(к)

пiсля
дослiду,
V2(к)

до
дослiду,
V1(а)

пiсля
дослiду,
V2(а)

Дослiд проводять тричi, повторюючи усi вимiри. Результати всiх
трьох дослiдiв записують у вiдповiдностi до табл. 8.3.

Пiсля всiх вимiрювань електролiт зливають з прибору через
воронку-накопичувач 1 при вiдкритих кранах 6. Електролiзер миють,
кiлька разiв заливаючи та зливаючи дистильовану воду.

Обробка результатiв експерименту.
1. Обчислюють об’єми газiв, що видiлилися, за рiзницею мiж

вимiрами рiвня електролiту до та пiсля дослiду:
V (H2) = V2(к)− V1(к);
V (O2) = V2(а)− V1(а).

2. Приводять об’єми кожного з газiв до нормальних умов (н.у.)
з використанням об’єднаного газового закону з урахуванням тиску
пари над розчином електролiту:

V0 =
(P − h)T0

P0T
V, де

V – об’єм вiдповiдного газу, знайдений в попередньому пунктi, мл;
V0 – об’єм газу, приведений до нормальних умов;
P0 – атмосферний тиск на рiвнi моря, дорiвнює 760 мм. рт. ст.;
P – атмосферний тиск пiд час дослiду, мм. рт. ст;
T0 – температура за н. у., дорiвнює 278,15 К;
T – температура в лабораторiї пiд час дослiду, К: T = t+ 273,15;
h – тиск насиченої водяної пари над розчином електролiту.
Тиск водяної пари залежить тiльки вiд температури i вибирається в
залежностi вiд того, який саме електролiт було використано. Для 30 %
сульфатної кислоти його знаходять за формулою

h = 108,864−2271/T .
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Для 18 % розчину натрiй гiдроксиду формула буде iншою:
h = 750,062× 1035,783−3385,3/T−11,035 lg T+0,004216T

3. Визначають сталу Фарадея за формулою:
F = VmIτ/(V0n), де

Vm – молярний об’єм газу за н.у., дорiвнює 22410 мл/моль;
V0 – об’єм газу, приведений до н.у. у попередньому пунктi;
I – сила струму при електролiзi, А;
τ – час електролiзу, с;
n – кiлькiсть переданих електронiв, вона вiдома iз рiвняння вiдповiд-
ного електродного процесу.

Усi розрахунки роблять окремо для кожного з трьох дослiдiв.
Оскiльки пiд час електролiзу завжди видiляються два гази, одержують,
таким чином, шiсть приблизних значень сталої Фарадея. Середнє
арифметичне F вiд них (iз видаленням можливих грубих промахiв) i
буде результатом лабораторної роботи.

Для оцiнки точностi виконання роботи розраховують вiдносну
похибку у вiдсотках:

ε =
F − 96485

96485
· 100 %,

де 96485 Кл/моль – це довiдкове значення сталої Фарадея.
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9. ЗАВДАННЯ ДЛЯ САМОСТIЙНОГО
ВИКОНАННЯ

9.1. Питання для самоконтролю
1. Якi ознаки притаманнi електрохiмiчнiй системi?
2. Якi треба здiйснити дiї, щоб звичайну окисно-вiдновну реакцiю

зробити електрохiмiчною?
3. Чому лужнi та лужно-земельнi метали не використовують як

електроди при електролiзi водних розчинiв?
4. Як змiнюються маси анода i катода при розрядi хiмiчного

джерела струму? Чим визначається ресурс ХДС?
5. Якi спiльнi ознаки та вiдмiни притаманнi електродам, якi

застосовують як катоди у ХДС та при електролiзi?
6. Яку характеристику металу беруть до уваги при формуваннi

з нього електрода для ХДС?
7. Якi метали треба взяти як електроди для створення ХДС з

максимальною електрорушiйною силою?
8. Чому покриття металами, що розташованi в ряду стандартних

електродних потенцiалiв до Гiдрогену, мають пори? Який процес
викликає це явище?

9. В чому полягає рiзниця мiж анодними процесами, що перебi-
гають на поверхнi електродiв з платини та плюмбуму?

10. Вiдомо, що алюмiнiй є хiмiчно стiйким у нейтральному середо-
вищi. Чому захиснi покриття алюмiнiєм не наносять електрохiмiчним
способом з водних розчинiв? Якi процеси перебiгають на електродах
при електролiзi розчину алюмiнiю хлориду?

11. Покриття якими металами, що нанесенi електрохiмiчним спосо-
бом, не мають пор? Чому?
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9.2. Питання та вправи для контролю

Завдання 1. Складiть схему хiмiчного джерела струму з еле-
ктродiв, наведених у вашому варiантi табл. 9.1. За допомогою рiвнянь
реакцiй опишiть процеси, що вiдбуваються на електродах та сумарний
процес у ХДС. Визначте стандартну ЕРС складеного ХДС, а також
ЕРС з урахуванням концентрацiй iонiв.

Таблиця 9.1 – Варiанти завдань

Вар. Електроди c(Mn+),
моль/л

Вар. Електроди c(Mn+),
моль/л

1 Cd2+/Cd
Cu2+/Cu

0,01
0,001

9 Fe2+/Fe
Hg2+/Hg

10−3

10−5

2 Pb2+/Pb
Zn2+/Zn

10−2

10−3
10 Cr3+/Cr

Cd2+/Cd
10−3

1,0

3 Mg2+/Mg
Ag+/Ag

10−4

10−2
11 Pb2+/Pb

Bi3+/Bi
10−1

10−3

4 Fe2+/Fe
Mg2+/Mg

10−2

10−4
12 Cd2+/Cd

Zn2+/Zn
0,01
0,1

5 Ag+/Ag
Cu2+/Cu

10−3

10−2
13 Sn2+/Sn

Cr3+/Cr
10−2

10−1

6 Ni2+/Ni
Mg2+/Mg

10−4

10−1
14 Bi3+/Bi

Pb2+/Pb
10−5

10−2

7 Cr3+/Cr
Sn2+/Sn

10−2

10−3
15 Fe2+/Fe

Cu2+/Cu
10−4

0,01

8 Hg2+/Hg
Bi3+/Bi

0,001
10−4

16 Ni2+/Ni
Mg2+/Mg

10−1

10−3

Завдання 2. Запишiть рiвняння реакцiй, що вiдповiдають вста-
новленню рiвноваг на електродах, описаних у вашому варiантi табл. 9.2.
Визначте потенцiал кожного електрода за вказаним значенням pH,
якщо концентрацiї iнших частинок становлять 0,01 моль/л. Вкажiть
напрямок перебiгу сумарної реакцiї у ХДС та запишiть рiвняння мо-
жливої ОВР.
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Таблиця 9.2 – Варiанти завдань

Вар. Електроди pH Вар. Електроди pH

1 HClO/HCl
K2Cr2O7/CrCl3

1 9 PbO2/Pb
2+

MnO−
4 /Mn2+

3

2 [Zn(OH)4]
2−/Zn

Cl2/Cl
− 12 10 NO−

3 /NO−
2

IO−
3 /I2

7

3 Fe3+/Fe2+

I2/I
− 7 11 P/PH3

Zn2+/Zn
1

4 MnO−
4 /Mn2+

SO2−
4 /SO2−

3

2 12 Br2/Br
−

SnO2/Sn
10

5 H2O2/H2O
H2S/SO

2−
4

4 13 Fe3+/Fe2+

SO2−
4 /SO2−

3

5

6 Ag+/Ag
NO−

3 /NO2

1 14 PbO2/Pb
2+

O2/H2O2

6

7 SO2−
3 /S

S/S2−
11 15 IO−

3 /I2
I2/I

− 3

8 Cr2O
2−
7 /Cr3+

NO−
3 /NO−

2

2 16 O2/H2O2

MnO−
4 /MnO2

7

Завдання 3. Пiдберiть Red/Ox електроди для отримання газу,
складiть схему електролiзу водних розчинiв та визначте параметри,
що вiдсутнi у вашому варiантi табл. 9.3

Таблиця 9.3 – Варiанти завдань

Вар. Газ Об’єм
газу, м3 Електролiт

Сила
струму,

А

Час елек-
тролiзу,

год
ВС, %

1 O2 ? Ca(NO3)2 9000 7,5 100
2 H2 4,1 Na2SO4 2000 5,0 ?
3 Cl2 ? NaCl 10000 2,0 95
4 O2 6,7 KNO3 ? 8,0 100
5 H2 ? LiOH 3000 10,0 100
6 Cl2 6,0 BaCl2 3700 4,0 ?
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Продовження табл. 9.3

Вар. Газ Об’єм
газу, м3 Електролiт

Сила
струму,

А

Час елек-
тролiзу,

год
ВС, %

7 O2 3,0 NaOH 5000 ? 100
8 H2 8,8 LiCl ? 3,5 100
9 Cl2 7,0 BaCl2 8000 ? 95
10 H2 5,2 K2S ? 6,0 95
11 Cl2 7,0 BaCl2 8000 ? 95
12 O2 ? MgSO4 3500 2,5 100
13 H2 ? KOH 4200 5 100
14 Cl2 5,2 CaCl2 7000 ? 97
15 O2 12,4 CuSO4 ? 4 100
16 Cl2 3,8 NaCl 2300 4 ?

Завдання 4. Пiдберiть основний компонент електролiту та
анод для нанесення покриття металом (табл. 9.4), складiть схему
електролiзу та визначте параметри, що вiдсутнi у вашому варiантi
табл. 9.4.

Таблиця 9.4 – Варiанти завдань

Вар. Метал
покриття

Густина
металу ρ,

г/см3

Товщина
покриття
δ, мкм

Густина
струму j,

А/дм2

Час елек-
тролiзу,
хвилин

ВС,
%

1 Ni 8,90 ? 1,5 20 85
2 Cd 8,64 7 ? 18 60
3 Sn 7,30 9 2,0 10 ?
4 Fe 7,87 15 20,0 ? 90
5 Cr 7,19 ? 8,0 20 15
6 Cu 8,96 3 ? 9 100
7 Zn 7,13 12 2,5 21 ?
8 Ag 10,50 ? 0,8 3 100
9 Au 19,40 1 ? 10 100
10 Cd 8,64 6 1,8 ? 70
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Продовження табл. 9.4

Вар. Метал
покриття

Густина
металу ρ,

г/см3

Товщина
покриття
δ, мкм

Густина
струму j,

А/дм2

Час елек-
тролiзу,
хвилин

ВС,
%

11 Fe 7,87 ? 25,0 15 85
12 Cr 7,19 3 6,0 10 ?
13 Cu 8,96 5 1,0 ? 100
14 Co 8,84 4 ? 15 97
15 Zn 7,13 ? 1,8 27 80
16 Sn 7,30 8 1,5 ? 85

Завдання 5. Надайте вiдповiдь на теоретичне питання вашого
варiанта табл. 9.5.

Таблиця 9.5 – Варiанти завдань

Вар. Питання

1

Вiдомо, що алюмiнiй є хiмiчно стiйким у нейтральному се-
редовищi. Чому захиснi покриття алюмiнiєм не наносять
електрохiмiчним способом з водних розчинiв? Якi процеси
перебiгають на електродах при електролiзi розчину алюмi-
нiю хлориду?

2

Алюмiнiй отримують шляхом електролiзу глинозему в роз-
плавленому крiолiтi. Опишiть процес електролiзу i розра-
хуйте масу глинозему та кiлькiсть електрики, необхiдної
для виробництва 1 кг алюмiнiю, якщо вихiд за струмом
становить 60%.

3
F2 отримують електролiзом розплаву KHF2. Пояснiть, чому
для процесу не використовується розчин? Наведiть схеми
електродних процесiв та загальне рiвняння електролiзу.

4

У лабораторiях кисень часто отримують електролiзом во-
дного розчину NaOH або Na2SO4 за допомогою залiзних,
нiкелевих або платинових електродiв. Чому для електролiзу
не використовують чисту воду? Яка роль електролiту в цьо-
му процесi? Наведiть схеми електродних процесiв i рiвняння
загального процесу електролiзу.
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Продовження табл. 9.5

Вар. Питання

5
Чому покриття металами, що розташованi в ряду стандар-
тних електродних потенцiалiв до гiдрогену, мають пори?
Який процес викликає це явище?

6

Металiчний кальцiй отримують електролiзом розплавленого
хлориду кальцiю. Чому не проводиться електролiз розчину
CaCl2? Яку масу хлористого кальцiю витрачають для отри-
мання 1 кг кальцiю, якщо вихiд продукту становить 95%?

7

Наведiть схеми електродних процесiв, якi вiдбуваються при
електролiтичному виробництвi хрому з водних розчинiв
Cr2(SO4)3. Який побiчний процес знижує поточний ККД i
вихiд хрому при цьому методi?

8

Проведено два експерименти з електролiзу розчину Ag2SO4.
У першому анод виготовлявся з платини, а в другому – зi
срiбла. В обох дослiдах електролiз проводився протягом
5 годин при струмi 40 А. Якi процеси вiдбувалися при
електролiзi i якi кiлькiснi результати були отриманi?

9

З якою метою i як проводиться гальванiчне срiблення мета-
левих виробiв? Чому в даному випадку використовується
розчин не аргентум нiтрату, а цiанiдних комплексних спо-
лук срiбла? Срiбло видiляється на катодi чи на анодi?

10

Якi сполуки використовуються в срiбно-цинковiй акуму-
ляторнiй батареї, якi реакцiї вiдбуваються при її зарядi i
розрядi? В яких галузях технiки використовують цi акуму-
лятори?

11

Якi з електролiтiв з можуть бути використанi для отрима-
ння кисню шляхом електролiзу: HF, H2SO4, NaCl, KOH,
Na3PO4? Вiдповiдь аргументуйте схемами електродних про-
цесiв.

12 У чому полягає рiзниця мiж анодними процесами, що пере-
бiгають на поверхнi електродiв з платини та плюмбуму?

13

Розчин мiстить iони Pb2+ i Fe2+. Як змiняться вихiднi кон-
центрацiї iонiв пiсля додавання у розчин певної кiлькостi
металiчних залiза та свинцю? Яка реакцiя при цьому вiдбу-
вається?
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Продовження табл. 9.5

Вар. Питання

14

Якою є послiдовнiсть видiлення продуктiв вiдновлення на
катодi при електролiзi водного розчину з рН = 3, що мi-
стить солi Cu2+, Zn2+ та Al3+ с молярною концентрацiєю
1 моль/л? Вiдповiдь аргументуйте та наведiть схеми като-
дних реакцiй.

15 Якi треба здiйснити дiї, щоб звичайну окисно-вiдновну реа-
кцiю зробити електрохiмiчною?

16 Опишiть умови проведення у гальванiчному елементi реакцiї
Ni + 2HNO3 = Ni(NO3)2 +H2.
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Додаток А
Стандартнi окисно-вiдновнi потенцiали деяких металiв

Метал E◦, В

Li+/Li −3,045

Rb+/Rb −2,925

Cs+/Cs −2,923

K+/K −2,922

Ba2+/Ba −2,905

Sr2+/Sr −2,888

Ca2+/Ca −2,866

Na+/Na −2,714

Ac3+/Ac −2,600

La3+/La −2,522

Nd3+/Nd −2,431

Y3+/Y −2,372

Mg2+/Mg −2,363

Sc3+/Sc −2,077

Be2+/Be −1,847

Hf4+/Hf −1,700

Метал E◦, В

Al3+/Al −1,663

Zr4+/Zr −1,529

Ti2+/Ti −1,210

V2+/V −1,186

Mn2+/Mn −1,179

Ta3+/Ta −1,126

Nb3+/Nb −1,100

Cr2+/Cr −0,913

V3+/V −0,835

Zn2+/Zn −0,763

Cr3+/Cr −0,744

Ga3+/Ga −0,529

Fe2+/Fe −0,440

Cd2+/Cd −0,403

In3+/In −0,343

Tl+/Tl −0,336

Метал E◦, В

Co2+/Co −0,277

Ni2+/Ni −0,250

In+/In −0,250

Mo3+/Mo −0,200

W3+/W −0,150

Sn2+/Sn −0,139

Pb2+/Pb −0,126

Fe3+/Fe −0,037

2H+/H2 0,000

Ge2+/Ge 0,000

Sn4+/Sn 0,009

Bi3+/Bi 0,215

Sb3+/Sb 0,240

As3+/As 0,300

Re3+/Re 0,300

Cu2+/Cu 0,340

Метал E◦, В

Tc2+/Tc 0,400

Co3+/Co 0,400

Ru2+/Ru 0,450

Cu+/Cu 0,521

Rh2+/Rh 0,600

Os2+/Os 0,700

Tl3+/Tl 0,710

Hg2+2 /2Hg 0,789

Ag+/Ag 0,779

Pb4+/Pb 0,800

Hg2+/Hg 0,854

Pd2+/Pd 0,987

Ir2+/Ir 1,100

Pt2+/Pt 1,188

Au3+/Au 1,498

Au+/Au 1,692
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