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1 Визначення
Основнi поняття

∙ Електрохiмiчнi процеси супроводжуються взаємним переходом хiмiчної та
електричної форм енергiї

– Гальванiчний елемент: хiмiчна енергiя перетворюється у електричну

– Електролiзер: електрична енергiя перетворюється у хiмiчну

∙ Ключове поняття: електрохiмiчна система
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1 – електроди
2 – розчин (розплав) електролiту
3 – зовнiшнiй ланцюг
Зовнiшнiй ланцюг – провiдник першо-
го роду
Розчин – провiдник другого роду

∙ Електрод – межа роздiлу провiдникiв 1-го i 2-го роду

2 Рiвновага на електродi

2.1 Стандартний електродний потенцiал
∙ На поверхнi електрода є подвiйний електричний шар
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Мiдна пластина у розчинi CuSO4:
У металi знаходяться атоми Cu
У розчинi – iони Cu2+ (та SO2−

4 )
На межi встановлюється рiвновага
Cu − 2𝑒� Cu2+

Рiвновага описується електродним потенцiа-
лом 𝐸

∙ Стандартний потенцiал 𝐸∘:

– вiдноситься до стандартних умов (𝑇 = 298 К, 𝑃 = 101,3 кПа, кон-
центрацiя йонiв – 1 моль/л)
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– 𝐸∘ системи 2H+ + 2𝑒� H2 дорiвнює нулю
– 𝐸∘ металiв M𝑛+ + 𝑛𝑒 � M вимiрянi вiдносно водневого електрода

(𝐸∘(Zn2+/Zn) = −0,76 В)

∙ Активнiсть металiв визначається потенцiалом!

2.2 Рiвняння Нернста
∙ Рiвняння Нернста визначає залежнiсть 𝐸 вiд рiзних умов (𝑇 , 𝑐)

𝐸(M𝑛+/M) = 𝐸∘(M𝑛+/M) + 𝑅𝑇
𝑛𝐹 ln 𝑐(M𝑛+)

– 𝑛 – кiлькiсть електронiв у електродному процесi
– 𝐹 = 96500 Кл/моль – стала Фарадея

∙ Iнша форма рiвняння Нернста
𝐸 = 𝐸∘ + 0,059

𝑛 lg 𝑐(M𝑛+), (𝑇 = 298𝐾)

∙ Рiвняння Нернста загального виду

𝐸 = 𝐸∘ + 0,059
𝑛 lg [𝑂𝑥]

[𝑅𝑒𝑑]

– MnO−
4 + 8H+ + 5𝑒 = Mn2+ + 4H2O

– 𝐸 = 𝐸∘ +
0, 059

5
lg

𝑐(MnO−
4 )𝑐8(H+)

𝑐(Mn2+)
, 𝐸∘ = 1, 51 В

– pH впливає на окисну активнiсть оксоанiонiв

3 Гальванiчний елемент
Гальванiчний елемент: визначення

∙ З’єднанi електроди утворюють гальванiчний елемент, наприклад елемент
Данiеля-Якобi

SO2−
4Cu2+

Cu

+

SO2−
4Zn2+

Zn

–

Рiвноваги на електродах:
Zn2+ + 2𝑒 � Zn ,
𝐸∘ = −0,76 В

Cu2+ + 2𝑒 � Cu ,
𝐸∘ = +0,34 В
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∙ Схема гальванiчного елемента

– Електрод з бiльшим потенцiалом – катод

– Електрод з меншим потенцiалом – анод

– Zn |Zn2+⏟  ⏞  
анод

||Cu2+|Cu⏟  ⏞  
катод

Гальванiчний елемент: функцiонування

∙ Замкнутий ланцюг: зарядженi частинки починають рухатися

SO2−
4Cu2+

Cu

+

SO2−
4Zn2+

Zn

–
Електрони у зовнiшньому ланцюгу рухаються
вiд аноду до катоду.
Анiони у розчинi рухаються вiд катоду до аноду.
К: Cu2+ + 2𝑒 = Cu – вiдновлення
А: Zn − 2𝑒 = Zn2+ – окиснення

∙ Сумарне рiвняння реакцiї:
Cu2+ + Zn = Cu + Zn2+ або CuSO4 + Zn = Cu + ZnSO4

∙ Найважливiша характеристика – ЕРС:

– ε ≡ ∆𝐸 = 𝐸к − 𝐸а

– ∆𝐺 = −𝑛𝐹 ε

∙ Поляризацiя: змiна ε при перебiгу реакцiї

4 Електролiз

4.1 Визначення
∙ Електролiз – сукупнiсть процесiв, що вiдбуваються у системi при прохо-

дженнi через неї постiйного струму вiд зовнiшнього джерела

∙ Замкнений ланцюг: зарядженi частинки рухаються

−

+

−

+

−

+

+ –

A(+) К(–) Анiони рухаються до аноду
Катiони рухаються до катоду
К: Na+ + 𝑒 = Na – вiдновлення
А: 2Cl− − 2𝑒 = Cl2 – окиснення
Сумарно: 2NaCl

ел-з−−→ 2Na + Cl2
𝑈 = ε+ ∆𝐸поляриз + 𝐼(𝑟1 + 𝑟2)
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∙ Кiлькiсна характеристика: закон Фарадея

𝑚(A) =
𝑀(A) · 𝐼 · 𝑡

𝑛𝐹
· ВС або 𝑉 =

𝑉𝑚 · 𝐼 · 𝑡
𝑛𝐹

· ВС

∙ 𝑀 – молярна маса, 𝐼 – сила струму, 𝑡 – час, 𝐹 – стала Фарадея, 𝑛 –
кiлькiсть електронiв, ВС – вихiд за струмом

4.2 Процеси на катодi
∙ Електролiз розчинiв: з’являються конкуруючi iони H+ та OH− (H2O �

H+ + OH−)

∙ На катодi вiдбувається процес з найбiльшим потенцiалом

∙ Усi метали подiляють на 3 групи

– Метали з 𝐸∘ < −1,66 В (лiвiше за Al)

– Метали з 𝐸∘ > 0 В (правiше за H)

– Метали з −1,66 В < 𝐸∘ < 0 В

∙ Процеси на катодi:

𝐸∘ < −1,66 В
2H2O + 2𝑒 = H2 + 2OH− (pH > 7 )
або 2H+ + 2𝑒 = H2 (pH < 7)

−1,66 В < 𝐸∘ < 0 В
2H2O + 2𝑒 = H2 + 2OH−

Co2+ + 2𝑒 = Co (M𝑛+ + 𝑛𝑒 = M)
𝐸∘ > 0 В Ag+ + 𝑒 = Ag (M𝑛+ + 𝑛𝑒 = M)

4.3 Процеси на анодi
∙ На анодi вiдбувається процес з найменшим потенцiалом

∙ Конкуруючi процеси на анодi:

– Окиснення матерiалу анода
M− 𝑛𝑒 = M𝑛+

Iнертнi (Pt , графiт) аноди не окиснюються!

– Окиснення iонiв електролiту
2Г− − 2𝑒 = Г2 (Г = Cl ,Br , I)
2S2− − 2𝑒 = S

– Окиснення розчинника

* pH 6 7: 2H2O − 4𝑒 = O2 + 4H+

* pH > 7: 4OH− − 4𝑒 = O2 + 2H2O
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4.4 Приклади
∙ Схема електролiзу розчину CuCl2

– К: Cu2+ + 2𝑒 = Cu

– А: 2Cl− − 2𝑒 = Cl2

– Сумарно: CuCl2 = Cu + Cl2

∙ Схема електролiзу розчину Sn(NO3)2

– К: Sn2+ + 2𝑒 = Sn
2H2O + 2𝑒 = H2 + 2OH−

– А: 2H2O − 4𝑒 = O2 + 4H+ (або Sn − 2𝑒 = Sn)

– Sn2+ + 2H2O + 2H2O = Sn + H2 + 2OH− + O2 + 4H+

скорочуємо: Sn2+ + 2H2O = Sn + H2 + O2 + 2H+.
Сумарно: Sn(NO3)2 + 2H2O = Sn + H2 + O2 + 2HNO3

∙ Схема електролiзу розчину NaOH

– К: 2H2O + 2𝑒 = H2 + 2OH−

– А: 4OH− − 4𝑒 = O2 + 2H2O

– Сумарно: 2H2O = 2H2 + O2
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