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1. РАСТВОРЫ 

Растворами называются гомогенные (однородные) системы, 

состоящие из двух или более компонентов, относительные количества 

которых могут изменяться. 

Наиболее распространенный вид растворов – жидкие растворы. 

Любой раствор состоит из растворенного вещества и растворителя, 

т.е. среды, в которой это вещество равномерно распределено в виде 

молекул или ионов. Обычно растворителем считают тот компонент, 

который в чистом виде существует в таком же агрегатном состоянии, 

что и полученный раствор. Например, в случае водного раствора соли 

растворитель – вода, а растворенное вещество – соль. Если оба ком-

понента до растворения находились в одинаковом агрегатном состоя-

нии, то растворителем считается компонент, находящийся в большем 

количестве (пример – смесь воды и спирта). 

Растворы занимают промежуточное положение между механи-

ческими смесями и химическими соединениями. 

Непостоянство состава раствора приближает их к механическим 

смесям, однако от последних они отличаются своей однородностью. 

Отличие растворов от чистых веществ состоит в том, что инди-

видуальные вещества имеют определенные физические константы, 

например, температуры плавления и кипения, определенный химиче-

ский состав, в то время как физические константы и состав растворов 

зависят от соотношения их компонентов. Например, плотность рас-

твора соли в воде растет, а температура замерзания понижается с 

увеличением содержания соли. Чистые вещества при изменении их 

агрегатного состояния не изменяют своего химического состава, а при 

возвращении в исходное агрегатное состояние приобретают исходные 

характеристики. 

Согласно гидратной теории Д.И. Менделеева, при образовании 

раствора частицы растворенного вещества вступают во взаимодейст-

вие с молекулами растворителя, образуя малоустойчивые соедине-

ния, называемые сольватами (или гидратами в случае водных 

растворов). В зависимости от природы растворенного вещества гид-

раты образуются за счет ион-дипольного взаимодействия (растворы 

веществ с ионной структурой, например, солей и полярных молекул; 
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например, HCl) и диполь-дипольного взаимодействия (растворы ве-

ществ с молекулярной структурой, например, спиртов). 

Идеальным называют раствор, в котором не происходят химиче-

ские реакции между компонентами, а силы межмолекулярного взаи-

модействия между компонентами одинаковы. Соответственно образо-

вание этих растворов не сопровождается тепловым эффектом (ΔН =  

= 0) и каждый компонент ведет себя в растворе независимо от других 

компонентов. К идеальным растворам по своим свойствам приближа-

ются лишь очень разбавленные растворы, т.е. растворы с очень низ-

кой концентрацией растворенного вещества. 

1.1. Тепловой эффект растворения 

Процесс образования раствора – растворение – заключается в 

разрушении взаимодействия между молекулами индивидуальных ве-

ществ и образовании новых межмолекулярных связей между компо-

нентами раствора. 

Количество теплоты, поглощающейся или выделяющейся при 

растворении одного моля вещества в избытке растворителя, называ-

ется теплотой растворения этого вещества. 

Образование раствора – процесс самопроизвольный, сопровож-

дающийся уменьшением свободной энергии Гиббса ( Gо
раст): 

 Gо
раст = Hо

раст – T Sо
раст  0. (1.1) 

Знак изменения энтропии растворения ( Sо
раст) зависит от степе-

ни изменения порядка в системе до и после растворения. При раство-

рении газов в жидкости энтропия системы уменьшается, а энтальпия 

увеличивается, поэтому растворение газов понижается при повыше-

нии температуры. 

Знак изменения энтальпии системы при растворении ( Но
раст) 

определяется суммой тепловых эффектов всех процессов, сопровож-

дающих растворение. При растворении твердого вещества разруша-

ется его кристаллическая решетка и частицы вещества равномерно 

распределяются по всему объему раствора. Этот процесс требует за-

траты энергии, следовательно, Но
кр  0. Одновременно протекает 

процесс взаимодействия частиц растворенного вещества с водой с 

образованием гидратов, сопровождающийся выделением теплоты 

( Но
гидр  0). 
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Общий тепловой эффект растворения твердого вещества  

( Но
раст) определяется соотношением тепловых эффектов этих про-

цессов и может быть как положительным, так и отрицательным, либо 

равным нулю, как при растворении сахара в воде. 

Растворение жидкостей и газов в большинстве случаев сопро-

вождается выделением небольшого количества теплоты и, согласно 

принципу Ле Шателье, с понижением температуры их растворимость 

уменьшается. 

1.2. Растворимость 

При приготовлении раствора какого-либо вещества молекулы 

растворяемого вещества непрерывно переходят в раствор и благода-

ря диффузии равномерно распределяются по всему объему раство-

рителя. Перешедшие в раствор молекулы растворенного вещества, 

ударяясь о поверхность еще не растворившегося вещества, снова 

входят в его состав. По мере возрастания концентрации раствора 

увеличивается скорость образования твердого вещества. При равен-

стве скоростей этих процессов в системе устанавливается равновесие  

( Gо
раст = 0): 

вещество нерастворенное  вещество в растворе, 

при этом число молекул растворенного вещества, поступающих в рас-

твор и уходящих из него в единицу времени становится равным. 

Раствор максимальной концентрации, который при данной тем-

пературе может неопределенно долго находиться в равновесии с из-

бытком растворяемого вещества, называется насыщенным. 

Концентрация насыщенного раствора называется раствори-

мостью. 

Растворимость выражается количеством граммов растворенного 

вещества, содержащихся в 100 г растворителя, либо количеством 

молей растворенного вещества, содержащихся в 1 л раствора. 

Раствор, концентрация которого при данной температуре мень-

ше насыщенного, называется ненасыщенным. 

Растворимость твердых веществ (например, солей), как прави-

ло, с понижением температуры уменьшается. Если медленно охлаж-

дать насыщенный раствор, то можно получить пересыщенный рас-

твор, т.е. раствор, концентрация которого больше растворимости ве-
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щества при данной температуре. Пересыщенные растворы неустой-

чивы ( Gо
раст  0) и самопроизвольно или при внешнем воздействии 

(встряхивание, внесение кристаллов) переходят в состояние равнове-

сия ( Gо
раст = 0). При этом избыток растворенного вещества выпадает 

в осадок. 

1.3. Концентрация растворов 

Концентрацией раствора называется количество растворен-

ного вещества, содержащееся в определенном количестве или в оп-

ределенном объеме раствора или растворителя.  

В химии наиболее употребимы следующие способы выражения 

концентрации раствора: массовая доля (%) или процентная концен-

трация; молярная, молярная концентрация эквивалентов, моляльная 

концентрации, а также мольная доля. 

Массовая доля – отношение массы растворенного вещества к 

общей массе раствора:  

  
g  m

m
  C , (1.2) 

где m – масса растворенного вещества (г), g – масса растворителя (г). 

Если это отношение выражено в процентах, оно называется 

процентной концентрацией (по массе): 

 . 100%
g  m

m
  C  (1.3) 

Процентная концентрация – масса растворенного вещества, 

содержащаяся в 100 г раствора. Например, 15%-ный водный раствор 

соли – это раствор, в 100 г которого содержится 15 г соли и 85 г воды. 

Молярная (мольная) доля растворенного вещества – от-

ношение числа молей растворенного вещества к сумме числа молей 

всех веществ, находящихся в смеси или растворе: 

 
12

2

n  n

n
  N 1 , (1.4) 

где n1 – количество растворенного вещества (моль), n2 – количество 

растворителя (моль). 

Моль – количество вещества, которое содержит столько оп-

ределенных структурных элементов (молекул, атомов, ионов и 

т.д.), сколько содержится в 0,012 кг углерода – 12. 
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Количество вещества – число структурных элементов (ато-

мов, молекул, ионов, электронов и др.) в системе. Единицей измере-

ния количества вещества является моль. 

При использовании термина «моль» следует указывать частицы, 

к которым относится этот термин: «моль молекул», «моль ионов», 

«моль электронов» и т.п. 

Молярная концентрация (молярность). Показывает число 

молей растворенного вещества, содержащихся в 1 л раствора, обо-

значается моль/л или формулой вещества, заключенной в квадратные 

скобки. Например, 1М H2SO4 означает, что в 1 л раствора содержится 

1 моль серной кислоты, или [NaOH] = 2 моль/л – это раствор, содер-

жащий 2 моля (или 80 г) гидроксида натрия в одном литре раствора. 

Молярная концентрация эквивалентов (нормальность 

раствора). Показывает число молей эквивалентов растворенного 

вещества, содержащихся в 1 л раствора, обозначается Сэк. Например, 

Сэк H2SO4 = 0,1 моль экв/л – это раствор Н2SO4, содержащий 0,1 моля 

эквивалентов серной кислоты (или 4,9 г) в 1 л раствора. 

Нормальность также обозначают буквами н или N, например, 2н 

HCl означает раствор, в 1 л которого содержится 2 молярных массы 

эквивалентов соляной кислоты. 

Эквивалентом (обозначается буквой Э) называют реальную 

или условную частицу вещества, которая может замещать, присоеди-

нять, высвобождать или быть каким-либо другим способом эквива-

лентна одному иону водорода в кислотно-основных или ионообмен-

ных реакциях или одному электрону в окислительно-восстановите-

льных реакциях. 

Эквивалент кислоты равен молярной массе кислоты, делен-

ной на ее основность, т.е. на число атомов водорода в молекуле ки-

слоты, способных замещаться на металл. 

Эквивалент основания равен молярной массе основания, де-

ленной на валентность металла. 

Эквивалент оксида равен молярной массе оксида, деленной 

на произведение числа атомов элемента, входящих в состав молеку-

лы, и валентности этого элемента.  

Эквивалент соли равен молярной массе соли, деленной на 

произведение валентности металла и числа атомов металла в ее мо-

лекуле. 
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Например: 

моль экв. Н2SO4 (М = 98 г/моль) равен г; 49
2

98
 

моль экв. Са(ОН)2 (М = 74 г/моль) равен г; 37
2

74
 

моль экв. Al2O3 (М=102 г/моль) равен г; 17
32

102
 

моль экв. Al2(SO4)3 (М=342 г/моль) равен г. 57
32

342
 

Растворы с молярной концентрацией эквивалентов широко при-

меняются при проведении реакций между растворенными вещества-

ми. Пользуясь этой концентрацией, легко заранее рассчитать, в каких 

объемных соотношениях должны быть смешаны растворенные веще-

ства, для того чтобы они прореагировали без остатка. Согласно зако-

ну эквивалентов вещества взаимодействуют друг с другом (или 

замещают друг друга) в отношении их эквивалентов: 

2

1

2

1

Э

Э

m

m
, 

где m1,2 и Э1,2 – массы и эквиваленты веществ, соответственно. 

Следовательно, для реакции всегда нужно брать такие объемы 

растворов, которые содержали бы одинаковое число молей эквивален-

тов растворенных веществ. При одинаковой молярной концентрации 

растворов объемы реагирующих веществ пропорциональны их Сэк. Ес-

ли объемы затрачиваемых на реакцию растворов обозначить через V1 

и V2, а их молярные концентрации эквивалентов через Сэк.1 и Сэк.2, то 

зависимость между этими величинами выразится отношением: 

 

1эк

2эк

2

1

С

С

V

V
 или эк22эк11 CVCV , (1.5) 

т.е. объемы реагирующих веществ обратно пропорциональны мо-

лярным концентрациям их эквивалентов. 

На основании этих зависимостей можно не только вычислить не-

обходимые для проведения реакций объемы растворов, но и по объе-

мам затраченных на реакцию растворов находить их концентрации. 

Титр. Показывает массу растворенного вещества (г), содержа-

щуюся в 1 мл раствора. Обозначается буквой Т. 

Зная титр раствора, легко вычислить его молярную концентра-

цию эквивалента, и наоборот: 
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,
Э

ТС 1000
эк  .ЭСТ

1000
эк  

Моляльная концентрация (моляльность). Показывает число 

молей растворенного вещества, содержащееся в 1000 г растворителя, 

обозначается Сm: 

 gM
m

C
1000

m , (1.6) 

где m – масса растворенного вещества, g – масса растворителя, г; M – 

мольная масса растворенного вещества, г/моль. 

1.4. Закон Рауля 

Каждой жидкости при данной температуре соответствует опре-

деленное давление насыщенного пара р0. 

Насыщенный пар – пар, находящийся в равновесии с жидкостью. 

Предположим, что происходит испарение чистой жидкости (чис-

того растворителя) А (рис. 1.1 а). 

 
 (а) (б) 

Рис. 1.1. Схема испарения чистого растворителя А (а)  
и растворителя из раствора, содержащего вещество В (б) 

Константа равновесия процесса перехода молекул из жидкой 

фазы в газовую численно равна парциальному давлению насыщенно-

го пара при данной температуре. Например, для воды: 

Н2О(ж)  Н2О(г), 

К = 
О(г)2Н

р . 

В выражение константы равновесия концентрация жидкой фазы 

не входит, так как она постоянна. 

При растворении в жидкости какого-либо нелетучего вещества В 

в веществе А число молекул А в единице объма уменьшается, а зна-
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чит, снижается и их число на единице поверхности испаряющейся 

жидкости (рис. 1.1 б). Тем самым уменьшается скорость испарения и 

снижается парциальное давление насыщенного пара растворителя 

над раствором при той же температуре. 

Причем парциальное давление насыщенного пара растворителя 

над раствором прямо пропорционально его мольной доле: 

 pА = NA·po
A, (1.7) 

где po
A – парциальное давлении насыщенного пара чистого раствори-

теля А, NA – мольная доля растворителя. 

Это соотношение является одним из выражений закона Рауля. 

Относительное понижение давления насыщенного пара 

растворителя над раствором равно мольной доле растворен-

ного вещества (это другая формулировка закона Рауля): 

 ,
21

1

0

0 N
nn

n

p
pp

 (1.8) 

где p0 – давление насыщенного пара над чистым растворителем; p – 

давление насыщенного пара растворителя над раствором; N – моль-

ная доля растворенного вещества; n1 – число молей растворенного 

вещества; n2 – число молей растворителя. 

Мольная доля (Ni) равна отношению числа молей данного веще-

ства (ni) к сумме числа молей всех веществ (включая растворитель) в 

растворе: 

.
n

n
N

i
i

i
i  

Закон Рауля применим только к растворам, близким к идеаль-

ным, когда оба компонента – растворитель и растворенное вещество 

– близки по строению и свойствам, и силы взаимного притяжения обо-

их компонентов примерно одинаковы. 

Понижение давления насыщенного пара растворителя над 

раствором нелетучего вещества приводит к повышению 

температуры кипения и понижению температуры замерзания 

раствора по сравнению с чистым растворителем. 

Согласно закону Рауля, давление водяного пара над водным 

раствором ниже, чем над водой. Поэтому кривая кипения для раство-

ра лежит ниже, чем для воды (см. рис. 1.1). При переходе от воды к 

раствору изменяется также положение кривой замерзания. И кривая 
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кипения (рис. 1.2 а), и кривая замерзания (рис. 1.2 б) раствора распо-

ложены тем дальше от соответствующих кривых воды, чем концен-

трированнее раствор. 

 
 (а) (б) 

Рис. 1.2. Изменение температуры кипения (а)  
и замерзания (б) разбавленных растворов 

Температура кипения жидкости Ткип – это температура, при кото-

рой давление насыщенного пара ее достигает атмосферного давления 

(ратм); для воды это 100°С (при давлении 101,3 кПа или 1,013·105 Н/м2). 

Так как над раствором давление насыщенного пара растворителя ни-

же, то для того чтобы раствор закипел (кривая ВС на рис. 1.2 а), его на-

до нагреть до более высокой температуры, чем чистый растворитель 

(кривая АО на рис. 1.2 а). 

На рисунке 1.2 б кривая ОD представляет зависимость давления 

пара над твердым растворителем, а кривые ОА и ВС – зависимости 

давления пара над чистым растворителем и раствором соответствен-

но. Кристаллы растворителя будут находиться в равновесии с раство-

ром только тогда, когда давление насыщенного пара над кристаллами 

и над раствором одинаково. Поскольку давление пара растворителя 

над раствором всегда ниже, чем над чистым растворителем, темпера-

тура, отвечающая этому условию, всегда будет более низкой, чем 

температура замерзания чистого растворителя. 

1.5. Следствия закона Рауля 

1. Понижение температуры замерзания Тзам и повышение 

температуры кипения Ткип раствора неэлектролита прямо пропор-

циональны количеству вещества, растворенному в данном количестве 

растворителя. 
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2. Эквимолярные (т.е. содержащие одно и то же число молей эк-

вивалентов вещества) количества растворенных веществ, будучи рас-

творены в одном и том же количестве данного растворителя, одина-

ково понижают температуру его замерзания и одинаково повышают 

температуру его кипения. 

Понижение температуры замерзания, вызываемое растворени-

ем одного моля вещества в 1000 г растворителя, есть величина по-

стоянная для данного растворителя. Она называется криоскопиче-

ской константой Kк растворителя. Точно так же и повышение тем-

пературы кипения, вызываемое растворением одного моля вещества 

в 1000 г растворителя, называется эбулиоскопической константой 

Kэ растворителя. Криоскопическая и эбулиоскопическая константы за-

висят только от природы растворителя. 

Понижение температуры замерзания и повышение температуры 

кипения разбавленных растворов неэлектролитов пропорционально 

их моляльной концентрации: 

 ;Δ mкзам СКТ  .1000Δ кам
gM

mКТз  (1.9) 

 ;Δ mэкип СКТ  .1000Δ экип
gM

mКТ  (1.10) 

Приведенные формулы позволяют рассчитывать составы анти-

фризов – растворов, не замерзающих до определенной температуры. 

Из приведенных соотношений следует, что при растворении в 

1000 г данного растворителя 1 грамм-моля любого неэлектролита 

Тзам и Ткип раствора будут одинаковыми независимо от природы 

растворенного вещества, а их значения равны: 

;Δ кзам КТ  .Δ экип КТ  

Приведенные формулы (1.9, 1.10) дают возможность не только 

определять температуры кипения и замерзания растворов неэлектро-

литов по их концентрациям, но и рассчитывать молекулярную массу 

растворенного вещества по температуре кипения или замерзания его 

растворов: 

 ;
Δ

1000
зам

к
gТ

mКМ  .
Δ

1000
кип

э
gТ

mКМ  (1.11) 

Вопросы для самоконтроля 

1. Что представляют собой растворы и какими признаками хими-

ческих соединений и механических смесей они обладают? 
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2. Что такое растворимость и от чего она зависит? 

3. Что называется концентрацией раствора? Процентная, моляр-

ная, молярная концентрация эквивалентов и моляльная концентрации. 

Дайте определение понятий «массовая доля», «мольная доля». 

4. Закон Рауля. Следствия из закона Рауля. 

5. Криоскопическая и эбулиоскопическая константы растворителя. 

1.6. Примеры решения типовых задач 

Пример 1. Рассчитайте титр (г/мл), молярную (моль/л) и моляр-

ную концентрацию эквивалентов (моль экв/л) 17,5%-ного раствора 

серной кислоты, плотность которого  = 1,12 г/см3. 

Решение. 

1. Определяем количество серной кислоты в граммах, содержа-

щееся в 1 л 17,5 %-ного раствора 

а) находим массу 1 литра (1000 мл) раствора: 

г;  11201,121000ρVm  

б) рассчитываем массу серной кислоты, содержащуюся в 1120 г 

раствора: 

в 100 г раствора содержится 17,5 г H2SO4; 

в 1120 г раствора – х г H2SO4, 

г.  196
100

112017,5х  

2. Определяем титр раствора; для этого необходимо массу ки-

слоты, содержащуюся в известном объеме раствора, разделить на 

объем раствора, выраженный в миллилитрах: 

г.  0,196
1000
196Т  

3. Рассчитываем молярную концентрацию раствора; для этого 

необходимо массу кислоты, содержащуюся в 1 л раствора, разделить 

на молярную массу (MH2SO4), 98 г/моль: 

моль/л. 2
98

196SOН 42  

4. Находим молярную концентрацию эквивалентов раствора 

H2SO4; для этого необходимо массу кислоты, содержащуюся в 1 л 

раствора (196 г), разделить на эквивалентную массу (ЭH2SO4). 

Эквивалентная масса H2SO4 равна ее молярной массе, делен-

ной на количество атомов водорода: 
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г/моль; 98
4

SO
2

H
М  г. 49

2
98Э  

Следовательно: мольэкв/л. 4
49

196
Сэк . 

Молярную концентрацию эквивалентов также можно рассчитать, 

используя титр (Т) и эквивалентную массу (Э): 

экв/л. моль 4
49

10000,1961000
эк

Э

Т
С  

Ответ: Т = 0,196 г/мл; [H2SO4] = 2 моль/л; Cэк = 4 моль экв/л. 

Пример 2. Рассчитайте, сколько миллилитров 96%-ного раство-

ра H2SO4 (  = 1,84 г/см3) потребуется для приготовления 1 л еѐ рас-

твора с молярной концентрацией, равной 0,5 моль/л. 

Решение. 

1. Рассчитываем массу H2SO4 (в граммах), необходимую для 

приготовления 1 л раствора с молярной концентрацией, равной  

0,5 моль/л (молярная масса серной кислоты равна 98 г/моль): 

в 1000 мл 0,5 молярного раствора содержится 98·0,5 = 49 г Н2SO4. 

2. Определяем массу исходного (96%) раствора (в граммах), со-

держащего 49 г Н2SO4: 

в 100 г раствора содержится 96 г H2SO4, 

в х г раствора – 49 г Н2SO4. 

г. 51,04
96

49100х  

3. Находим необходимый объем исходного раствора, разделив 

массу раствора на его плотность ( ): 

мл. 27,74
1,84
51,04V  

Ответ: для приготовления 1 л раствора серной кислоты с мо-

лярной концентрацией 0,5 моль/л необходимо 27,74 мл 96%-го рас-

твора Н2SO4. 

Пример 3. Раствор, приготовленный из 2 кг (m) этилового спирта 

(С2Н5ОН) и 8 кг (g) воды, залили в радиатор. Рассчитайте температуру 

замерзания раствора. Криоскопическая константа воды Kк равна  

1,86 кг К моль-1. 

Решение. 

1. Находим понижение температуры замерзания раствора, ис-

пользуя следствие из закона Рауля: 
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.
1000

Δ кmкз
gM

m
КСКT  

Молярная масса С2Н5ОН равна 46 г/моль, следовательно: 

Тз = 1,86·
3

3

10846

1000102
 = 10,1оС. 

2. Находим температуру замерзания раствора: 

Тз = 0 − 10,1 = −10,1оС. 

Ответ: раствор замерзает при температуре −10,1оС. 

Пример 4. Рассчитайте, сколько граммов этилового спирта 

(С2Н5ОН) и воды необходимо взять для приготовления 1000 граммов 

раствора, не замерзающего до –30оС? Криоскопическая константа во-

ды Kк равна 1,86 кг К моль-1. 

Решение. 

1. Используя следствие из закона Рауля 

,1000Δ кmкз
gM

mКСКT  

находим отношение 

0,74.
10001,86
4630

1000
Δ
кK

MT
g
m  

Молярная масса С2Н5ОН равна 46 г/моль. Учитывая, что 

г 1000  gm , 

определяем массу этилового спирта, исходя из соотношения  

.
1000

0,74
m

m
g
m

 m = 425,3 г. 

Масса воды, необходимой для приготовления раствора, равна:  

g = 1000 – 425,3 = 574,7 г. 

Ответ: m = 425,5 г, g = 574,5 г. 

1.7. Задачи для домашнего задания 

1. Рассчитать титр Т, молярную концентрацию эквивалентов Сэк, 

молярную и моляльную Сm концентрации растворов следующих ве-

ществ 

№ 
задачи 

Растворенное вещество 
Концентрация 
раствора С, % 

, г/см3 

1.1 KOH 35 1,341 

1.2 H2SO4 6 1,040 

1.3 HNO3 40 1,246 
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№ 
задачи 

Растворенное вещество 
Концентрация 
раствора С, % 

, г/см3 

1.4 NaOH 15 1,146 

1.5 AlCl3 10 1,090 

1.6 NaNO3 10 1,067 

1.7 K2CO3 40 1,414 

1.8 HCl 35 1,174 

1.9 KOH 15 1,138 

1.10 H2SO4 15 1,105 

1.11 H3PO4 40 1,254 

1.12 HgCl2 5 1,041 

1.13 KNO3 18 1,118 

1.14 HClO4 20 1,128 

1.15 H2SO4 40 1,303 

1.16 HCl 20 1,100 

1.17 H2SO4 25 1,178 

1.18 AgNO3 8 1,069 

1.19 CaCl2 14 1,120 

1.20 CuSO4 16 1,180 

2. Определить, сколько миллилитров исходного раствора кисло-

ты потребуется для приготовления определенного объема раствора 

кислоты заданной концентрации 

№ 
задачи 

Объем заданного  
раствора 

кислоты, мл 

Заданная 
концентрация 

раствора 

Концентрация и плотность  
исходного раствора 

кислоты 

2.1 200 [H2SO4] = 0,2 6% H2SO4,  = 1,0385 г/см3 

2.2 200 [H2SO4] = 0,1 6% H2SO4,  = 1,0385 г/см3 

2.3 200 Cэк H2SO4 = 0,1 6% H2SO4,  = 1,0385 г/см3 

2.4 250 [H2SO4] = 0,05 6% H2SO4,  = 1,0385 г/см3 

2.5 100 Cэк H2SO4 = 0,2 6% H2SO4,  = 1,0385 г/см3 

2.6 250 [H2SO4] = 0,02 6% H2SO4,  = 1,0385 г/см3 

2.7 250 Cэк H2SO4 = 0,05 6% H2SO4,  = 1,0385 г/см3 

2.8 200 [H2SO4] = 0,1 4% H2SO4,  = 1,0250 г/см3 

2.9 250 [H2SO4] = 0,05 4% H2SO4,  = 1,0250 г/см3 

2.10 100 [H2SO4] = 0,3 4% H2SO4,  = 1,0250 г/см3 

2.11 250 [H2SO4] = 0,2 4%H2SO4,  = 1,0250 г/см3 

2.12 250 Cэк H2SO4 = 0,1 4% H2SO4,  = 1,0250 г/см3 

2.13 100 Cэк H2SO4 = 0,04 4% H2SO4,  = 1,0250 г/см3 

2.14 250 [H2SO4] = 0,03 4% H2SO4,  = 1,0250 г/см3 

2.15 200 [HCl] = 0,2 3% HCl,  = 1,0132 г/см3 

2.16 250 Cэк HCl = 0,1 3% HCl,  = 1,0132 г/см3 

2.17 100 [HCl] = 0,1M 3% HCl,  = 1,0132 г/см3 

2.18 200 [HCl] = 0,05 3% HCl,  = 1,0132 г/см3 

2.19 100 [HCl] = 0,15M 3% HCl,  = 1,0132 г/см3 

2.20 250 Cэк HCl = 0,1 3% HCl,  = 1,0132 г/см3 
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3. Определить температуру кипения Ткип (
оС), температуру замерзания Тзам (оС) раствора, молярную 

массу растворенного вещества М (г/моль), массу растворенного вещества m (г). 

№ 
задачи 

Растворимое 
вещество 

Растворитель Раствор 
Опреде-

лить фор- 
мула 

масса, 
г 

Название масса,г Т
о
кип, 

о
С 

Кэ, 
K·моль

–1
·кг 

Т
о
з, 

о
С 

Ккр, 
K·моль

–1
·кг 

Ткип, Тзам,
о
С 

3.1 C6H12O6 50 Вода 300 г − − 0 1,86 − Тзам, 
о
С 

3.2 − 8 Диэтиловый эфир 100 35,6 2,02 − − Ткип = 36,86 М, г/моль 

3.3 C6H12O6 18 Вода 250 100 0,52 − − − Ткип, 
о
С 

3.4 − 2,09 Бензол 60 − − 5,5 5,07 Тзам = 4,25 М, г/моль 

3.5 C12H22O11 8 Вода 25 100 0,52 − − − Ткип, 
о
С 

3.6 − 10 Вода 400 − − 0 1,86 Тзам = –1,45 М, г/моль 

3.7 (СН3)2СО − Уксусная кислота 200 − − 16,65 3,90 Тзам = 14,7 m, г 

3.8 − 25 Вода 25 100 0,52 − − Ткип = 101 М, г/моль 

4.9 C12H22O11 − Вода 200 − − 0 1,86 Тзам = –1,5 m, г 

3.10 Н2О 24 Уксусная кислота 196 − − 16,65 3,90 − Тзам, 
о
С 

3.11 − 4,5 Вода 50 100 0,52 − − Ткип = 100,26 М, г/моль 

3.12 C6H5OН 3 Бензол 102 − − 5,5 5,07 − Тзам, 
о
С 

3.13 CH3OН 8 Тетрахлорметан 85 76,7 5,30 − − − Ткип, 
о
С 

3.14 C10H8 − Ацетон 100 56 1,48 − − Ткип = 57,15 m, г 

3.15 C3H5(OН)3 15 Вода 185 100 0,52 − − − Ткип, 
о
С 

3.16 C2H5OН 15 Вода 65 − − 0 1,86 − Тзам, 
о
С 

3.17 − 10 Вода 15 − − 0 1,86 Тзам = –27
о
С М, г/моль 

3.18 C12H22O11 5 Вода 25 − − 0 1,86 − Тзам, 
о
С 

3.19 C10H16O 15 Диэтиловый эфир 375 35,6 2,10 − − − Ткип, 
о
С 

3.20 − 3,24 Бензол 40 80,2 2,57 − − Ткип = 81,01 М, г/моль 
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1.8. Варианты домашних заданий 

№ варианта № задач № варианта № задач 

1 1.1, 2.1, 3.1 11 1.11, 2.11, 3.11 

2 1.2, 2.2, 3.2 12 1.12, 2.12, 3.12 

3 1.3, 2.3, 3.3 13 1.13, 2.13, 3.13 

4 1.4, 2.4, 3.4 14 1.14, 2.14, 3.14 

5 1.5, 2.5, 3.5 15 1.15, 2.15, 3.15 

6 1.6, 2.6, 3.6 16 1.16, 2.16, 3.16 

7 1.7, 2.7, 3.7 17 1.17, 2.17, 3.17 

8 1.8, 2.8, 3.8 18 1.18, 2.18, 3.18 

9 1.9, 2.9, 3.9 19 1.19, 2.19, 3.19 

10 1.10, 2.10, 3.10 20 1.20, 2.20, 3.20 

1.9. Экспериментальная часть 

Лабораторная работа №1 

«ОПРЕДЕЛЕНИЕ КОНЦЕНТРАЦИИ РАСТВОРА КИСЛОТЫ  

МЕТОДОМ ТИТРОВАНИЯ» 

1. Приготовление раствора кислоты заданной концентрации 

из более концентрированного раствора. 

Необходимые реактивы и химическая посуда: исходный рас-

твор кислоты, дистиллированная вода, мерный цилиндр или бюретка, 

мерная колба заданного объема. 

 

Рис. 1.3. Бюретки 
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Бюретка – прибор для точного отмеривания объемов жидко-

стей. Она представляет собой градуированную стеклянную трубку с 

краном внизу (рис. 1.3). Кран часто заменяют кусочком резиновой 

трубки со стеклянным шариком внутри. При сжимании пальцами труб-

ки в том месте, где находится шарик, образуется складка и создается 

канал, через который может проходить жидкость (рис. 1.4). 

 

Рис. 1.4. Приспособление, заменяющее кран в бюретке, и обращение с ним:  
а – создание канала для протекания жидкости,  

б – удаление пузырька из «носика» 

«Носик» бюретки всегда должен быть заполнен жидкостью, если 

в нем имеется пузырек воздуха, его следует удалить. Один из спосо-

бов удаления пузырька показан на рис. 1.4, для этого поднимают но-

сик вверх и нажимают на шарик. В начале работы уровень жидкости в 

бюретке устанавливают у нулевого деления. Отсчет показаний ведут 

по нижнему краю мениска. 

Порядок выполнения работы 

1. Получите у преподавателя задание. 

2. Рассчитайте, сколько миллилитров исходного раствора кисло-

ты потребуется для приготовления определенного объема заданного 

раствора (по условию задачи № 2 домашнего задания). Расчеты за-

пишите в отчет. 

Данные опыта и вычисления 

Полученное задание: 

а) наименование кислоты  ................................................................... 

б) заданная концентрация раствора Сэк к-ты. теор  ................................ 

в) объем заданного раствора (мл)  ..................................................... 

г) концентрация исходного раствора кислоты (%)  ........................... 

а) 

б) 
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д) плотность исходного раствора кислоты (г/см3)  ............................ 

Расчеты: 

а) масса кислоты, необходимая для приготовления указанного в 

задаче объема кислоты, заданной концентрации (г)  ................................ 

б) масса исходного раствора кислоты, содержащая необходимое 

для приготовления заданного раствора, количество кислоты (г)  ............ 

в) необходимый объем исходного раствора кислоты (мл)  ............. 

г) теретическая концентрация кислоты, выраженная через мо-

лярную концентрацию эквивалентов (С*эк к-ты. теор., моль экв/л)  ................ 

С* – рассчитывается для вариантов, в которых заданная концен-

трация раствора кислоты выражена через молярную концентрацию 

(например, [H2SO4] = 0,2 моль/л. В этом случае Сэк к-ты. теор. = 2[H2SO4], 

так как ЭH2SO4 = М/2 (Э – эквивавлентная масса, М – молярная масса 

кислоты, г/моль, 2 – основность кислоты). Для HC – Сэк к-ты. теор. = [HCl] 

(М HCl = Э HCl, основность HCl равна 1). 

Методика работы 

Рассчитанный объем исходного раствора кислоты отмерить с 

помощью мерного цилиндра или бюретки; внести в мерную колбу, со-

ответствующую объему заданного раствора; перемешивая, добавить 

дистиллированной воды до отметки на мерной колбе (нижняя граница 

мениска жидкости должна установиться на кольцевой отметке мерной 

колбы). 

2. Титрование приготовленного раствора кислоты раство-

ром щелочи 

Необходимые реактивы химическая посуда: приготовленный в 

первой части лабораторной работы раствор кислоты, заданной кон-

центрации Сэк. к-ты. теор; раствор щелочи NaOH, известной концентрации 

(ТNaOH); капельница со спиртовым раствором индикатора – фенолфта-

леина; бюретка, пипетка, резиновая груша, две конические колбы на 

100 мл. 

Пипетка – стеклянная градуированная или расширенная в 

средней части с меткой в верхней части трубка; нижняя часть пипетки 

заканчивается «носиком» небольшого диаметра. Чтобы наполнить 

пипетку, надо втянуть в нее резиновой грушей жидкость выше метки и 

быстро закрыть указательным пальцем правой руки ее верхнее отвер-

стие. Вынув пипетку из раствора и держа ее над ним вертикально, ус-
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тановить нижний край мениска жидкости в пипетке на нужной отметке. 

Перенести раствор в колбу для титрования. 

Метод титрования основан на законе эквивалентов: вещества 

взаимодействуют друг с другом в количествах, пропорциональных их 

эквивалентам. В данном опыте речь идет о реакции нейтрализации – 

взаимодействии кислоты со щелочью – в результате которой образу-

ются соль и вода: 

Н2SO4 + 2NaOH = Na2SO4 + 2H2O, 

НCl + NaOH = NaCl + H2O. 

В этом случае соотношение (1.5) можно записать так: 

Vк·Сэк. к-ты. экс. = VNaOH·Сэк. NaOH. 

Откуда 

Сэк. к-ты. экс. = 
к

NaOHэк.NaOH

V

СV
. 

Методика работы 

1. Пипеткой или мерным цилиндром отмерьте точный объем 

приготовленного раствора кислоты (по указанию преподавателя) и пе-

ренесите его в две конические колбочки (проводят два опыта для по-

лучения более точных данных). В каждую колбочку добавьте 2–3 кап-

ли раствора фенолфталеина, в кислоте фенолфталеин бесцветный. 

2. Налейте в бюретку раствор щелочи известной концентрации 

(ТNaOH) и установите уровень раствора в бюретке на нулевую отметку, 

которая находится вверху стеклянной трубочки бюретки. 

3. Подставьте колбочку с раствором кислоты под бюретку с рас-

твором щелочи и, перемешивая содержимое колбочки, по каплям до-

бавляйте в нее раствор щелочи из бюретки до появления устойчивого 

малинового окрашивания. Опыт повторить дважды, каждый раз уста-

навливая уровень жидкости в бюретке на нулевую отметку. 

4. Запишите объемы раствора щелочи NaOH в мл, пошедшие на 

титрование и вычислите молярную концентрацию эквивалента приго-

товленного раствора кислоты Сэк. к-ты. экс. 

Данные опыта и вычисления 

1. Титр раствора NaOH, ТNaOH  ..................................................  г/мл 

2. Молярная концентрация эквивалента раствора NaOH Сэк. NaOH, 

моль экв/л  ...................................................................................................... 

Сэк.NaOH = 
NaOH

NaOH

Э

1000T
. 
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3. Объем приготовленного раствора кислоты, взятый на титро-

вание, Vк (по указанию преподавателя) (мл)  ............................................. 

4. Объем раствора NaOH, пошедший на титрование: 

(VNaOH)1,  ........................  (мл); (VNaOH)2,  ..................  (мл), 

(VNaOH)*ср = 
2

)(V)(V
2NaOH1NaOH  =  .............  (мл). 

* Средний объем рассчытывается в том случае, если V1 и V2 от-

личаются меньше, чем на 0,5 мл. В противном случае п. 5 рассчиты-

вется через V1 и V2. В результате берется тот объем щелочи, который 

дает меньшую ошибку при расчете Сэк. к-ты. экс. 

5. Молярная концентрация эквивалента приготовленного рас-

твора кислоты Сэк. к-ты. экс, моль экв/л  ........................................................... 

Сэк. к-ты. экс. = 
к

NaOHэк.NaOH

V

СV
. 

6. % ошибки = 
ты.теорэк.к

ты.теорэк.кты.эксэк.к

С

СС
.100%. 

Лабораторная работа №2 

«ОПРЕДЕЛЕНИЕ КОНЦЕНТРАЦИИ РАСТВОРА ЩЕЛОЧИ  

МЕТОДОМ ТИТРОВАНИЯ» 

Методика работы 

1. Налейте в бюретку до нулевой отметки раствор кислоты (HCl 

или H2SO4 по указанию преподавателя) известной молярной концен-

трации эквивалентов (Сэкв к-ты). Возьмите четыре колбочки и налейте из 

бюретки в каждую из них по 10 мл раствора этой кислоты. Добавьте в 

каждую колбочку по 2–3 капли раствора фенолфталеина (в кислотном 

растворе фенолфталеин бесцветен). 

2. Налейте в бюретку (для раствора щелочи) до нулевой отметки 

исследуемый раствор щелочи (NaOH). 

3. Поставьте колбочку с раствором кислоты под бюретку со ще-

лочью и медленно приливайте в нее раствор щелочи до появления 

устойчивого малинового окрашивания. Запишите объѐм щелочи, по-

шедший на титрование раствора кислоты в первой пробной колбочке.  

4. Оттитруйте остальные три колбы. Титрование каждой колбоч-

ки начинайте при нулевом уровне раствора щелочи в бюретке. 
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5. Запишите полученные данные (объемы раствора щелочи 

NaOH в мл, пошедшие на титрование): V1, V2, V3. Определите среднее 

значение объема щелочи, пошедшего на титрование: 

Vср = 
3

VVV
321 . 

6. Рассчитайте молярную концентрацию эквивалентов щелочи, 

используя закон эквивалентов: 

Vк·Сэк. к-ты. экс. = VNaOH·Сэк. NaOH. 

Откуда 

Сэк. NaOH = 
NaOH

V

СV ты-кэк.ты-к . 

2. РАСТВОРЫ ЭЛЕКТРОЛИТОВ 

2.1. Механизм процесса диссоциации 

Электролитами называются вещества, водные растворы или 

расплавы которых проводят электрический ток. Согласно теории элек-

тролитической диссоциации, эти вещества в растворах или расплавах 

распадаются (диссоциируют) на заряженные частицы – ионы. 

Положительно заряженные ионы называются катионами, а от-

рицательно заряженные – анионами. 

Возможность и степень распада вещества на ионы определяют-

ся природой растворенного вещества и растворителя. Электролиты 

представляют собой соединения, образованные за счет ионной или 

ковалентной полярной связи. 

Когда кристалл соли, например, хлорид калия, попадает в воду, 

расположенные на его поверхности ионы притягивают к себе поляр-

ные молекулы воды (ион-дипольные взаимодействия). 

К катионам калия (К+) молекулы воды притягиваются своими от-

рицательными полюсами, а к хлорид-анионам (Cl-) – положительными 

(рис. 2.1). 

Иначе протекает диссоциация полярных молекул (рис. 2.2). Мо-

лекулы воды, притянувшиеся к полюсам полярной молекулы (диполь-

дипольное взаимодействие), дополнительно поляризуют молекулу. 

Такая поляризация в сочетании с тепловым движением окружающих 

молекул воды приводит к распаду полярной молекулы на ионы. Как и 

в случае ионного кристалла, эти ионы гидратируются. 
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Рис. 2.1. Схема растворения соли KCl 

 

Рис. 2.2. Схема диссоциации полярных молекул в растворе 

Согласно закону Кулона сила взаимодействия F двух зарядов е1 и 

е2, находящихся на расстоянии r друг от друга, выражается уравнением 

F = ,
2
21

rε

ee
 

где ε  – диэлектрическая проницаемость среды, в которой находятся 

заряды; она показывает, во сколько раз сила взаимодействия между 

зарядами в данной среде меньше, чем в вакууме (ε вакуума = 1). 

Диэлектрическая проницаемость воды ε H2O = 80,1; этилового 

спирта ε C2H5OH = 25,2; бензола ε C6H6
 = 2,3. Чем больше ε  растворите-

ля, тем слабее притягиваются друг к другу противоположно заряжен-

ные ионы и тем интенсивнее идет диссоциация электролита на ионы. 

2.2. Сильные и слабые электролиты 

Диссоциация электролита количественно характеризуется сте-

пенью диссоциации. Степень диссоциации  – это отношение 

числа молекул, диссоциированных на ионы Nдисс., к общему чис-

лу молекул растворенного электролита N: 

 = ,
N

дисс.
N

 

 – доля молекул электролита, распавшихся на ионы. 

Степень диссоциации электролита зависит от многих факторов: 

природы электролита, природы растворителя, концентрации раство-

ра, температуры. 
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По способности к диссоциации электролиты условно разделяют 

на сильные и слабые. Электролиты, которые в растворе существуют 

только в виде ионов, принято называть сильными. Электролиты, ко-

торые в растворенном состоянии находятся частично в виде молекул 

и частично в виде ионов, называются слабыми. 

К сильным электролитам относятся почти все соли, некоторые 

кислоты: H2SO4, HNO3, HCl, HI, HClO4, гидроксиды щелочных и щелоч-

но-земельных металлов (см. прил., табл. 3). 

Процесс диссоциации сильных электролитов идет до конца: 

HNO3 = H
+ + NO3

-
, NaOH = Na

+ + OH
-
, 

и в уравнениях диссоциации ставятся знаки равенства. 

Применительно к сильным электролитам понятие «степень дис-

социации» носит условный характер. «Кажущаяся» степень диссо-

циации ( каж) ниже истинной (см. прил., табл. 3). С увеличением кон-

центрации сильного электролита в растворе усиливается взаимодей-

ствие разноименно заряженных ионов. При достаточном приближении 

друг к другу они образуют ассоциаты. Ионы в них разделены слоями 

полярных молекул воды, окружающих каждый ион. Это сказывается 

на уменьшении электропроводности раствора, т.е. создается эффект 

неполной диссоциации. 

Для учета этого эффекта введен коэффициент активности , ко-

торый уменьшается с возрастанием концентрации раствора, изменя-

ясь в пределах от 0 до 1. Для количественного описания свойств рас-

творов сильных электролитов пользуются величиной, называемой 

активностью (a). 

Под активностью иона понимают ту эффективную концентрацию 

его, соответственно которой он действует при химических реакциях. 

Активность иона (a) равна его молярной концентрации (С), ум-

ноженной на коэффициент активности ( ): 

а = С. 

Использование активности вместо концентрации позволяет при-

менять к растворам закономерности, установленные для идеальных 

растворов. 

К слабым электролитам относятся некоторые минеральные 

(HNO2, H2SO3, H2S, H2SiO3, HCN, H3PO4) и большинство органических 

кислот (СН3СООН, Н2С2О4 и др.), гидроксид аммония NH4OH и все ма-

лорастворимые в воде основания, органические амины. 
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Диссоциация слабых электролитов обратима. В растворах сла-

бых электролитов устанавливается равновесие между ионами и не-

диссоциированными молекулами. В соответствующих уравнениях 

диссоциации ставится знак обратимости ( ). Например, уравнение 

диссоциации слабой уксусной кислоты записывается так: 

CH3COOH  CH3COO
-
 + H

+
. 

В растворе слабого бинарного электролита (КА) устанавливает-

ся следующее равновесие, характеризуемое константой равновесия, 

называемой константой диссоциации Кд: 

КА  К+ + А-, 

][

]][[
д KA

AK
К . 

Если в 1 л раствора растворено С молей электролита КА и сте-

пень диссоциации равна , значит, продиссоциировало С молей 

электролита и образовалось каждого иона по С молей. В недиссо-

циированном состоянии остается (С – С) молей КА. 

КА  К+ + А-. 

 С – С С С 

Тогда константа диссоциации будет равна: 

 .
α
Сα

αСС
αСαС

KA

AK
К

1][

]][[ 2

д
 (2.1) 

Так как константа диссоциации не зависит от концентрации, то 

выведенное соотношение выражает зависимость степени диссоциа-

ции слабого бинарного электролита от его концентрации. Из уравне-

ния (2.1) видно, что уменьшение концентрации слабого электролита в 

растворе приводит к росту степени его диссоциации. Уравнение (2.1) 

выражает закон разбавления Оствальда. 

Для очень слабых электролитов (при  << 1), уравнение Ост-

вальда можно записать следующим образом: 

 Кд
2C, или .

С

К Д  (2.2) 

Константа диссоциации для каждого электролита постоянна при 

данной температуре, она не зависит от концентрации раствора и ха-

рактеризует способность электролита распадаться на ионы. Чем вы-

ше Кд, тем в большей степени электролит диссоциирует на ионы. Кон-
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станты диссоциации слабых электролитов приведены в таблицы (см. 

прил., табл. 1). 

2.3. Электролитическая диссоциация  

солей, кислот и гидроксидов 

Основания и кислородсодержащие кислоты содержат связь R-

ОН, где R – атом элемента или атом, к которому присоединены другие 

группы (например, NH4

+
, СН3СОО

-
). 

Различают основной и кислотный тип диссоциации: 

ROH  R
+
 + OH

-
 (основной тип диссоциации); 

НОR  H
+ + RO- (кислотный тип диссоциации). 

При электролитической диссоциации происходит разрыв связей с 

наибольшей степенью ионности. Чем больше разность относительных 

электроотрицательностей (ОЭО) элементов, образующих связь, тем 

сильнее связь поляризована, т.е. тем большую степень ионности она 

имеет и тем легче происходит диссоциация на ионы. Например, в со-

единении NaOH разность ОЭО кислорода и натрия ( ОЭОO-Na) равна: 

3,5 – 0,9 = 2,6. 

Разность ОЭО кислорода и водорода ( ОЭОО-Н) равна: 

3,5 – 2,1 = 1,4. 

Степень ионности связи Na-О больше, чем у связи О-Н. Поэтому 

NaOH диссоциирует по основному типу и является типичным осно-

ванием: NaOH = Na
+
 + OH

-
. 

В соединении HClO4: 

ОЭОО-Сl = 3,5 – 3,0 = 0,5; ОЭОО-Н = 3,5 – 2,1 = 1,4. 

Степень ионности связи Cl-O меньше, чем связи О-Н. Соедине-

ние HClO диссоциирует по кислотному типу и является типичной 

кислотой: HClO4 = H
+
 + ClO4

-
. 

Если степени ионности связей О−R и О−Н сравнимы по величи-

не, то электролиты проявляют свойства и кислоты, и основания, т.е. 

имеют двойственный характер диссоциации. В нейтральной среде у 

таких электролитов устанавливается сложное равновесие: 

H
+
 + RO

-
  R-O-H  R

+
 + OH

-
 

кислотный тип 
диссоциации 

   
основной тип 
диссоциации 
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Основаниями (гидроксидами) с точки зрения электролитиче-

ской диссоциации называются электролиты, которые в качестве анио-

нов образуют только анионы гидроксила ОН
-
. Например: 

NaOH = Na
+
 + OH

-
. 

NH4ОН  NH4

+
 + OH

-
. 

Основания многовалентных металлов диссоциируют ступенчато, а 

значит, такие гидроксиды будут иметь несколько констант диссоциации. 

Например:  

Ba(OH)2  BaOH
+
 + OH

-
 (1-я ступень), 

ВаОН
+
  Ва

2+
 + ОН

-
 (2-я ступень). 

Кислотами, с точки зрения электролитической диссоциации, 

называются электролиты, которые в качестве катионов образуют 

только катионы водорода Н
+
. Например: 

HNO3 = H
+
 + NO3

-
. 

CH3COOH  H
+
 + CH3COO

-
. 

Многоосновные слабые кислоты диссоциируют ступенчато. На-

пример: 

H3РO4  H
+
 + H2РO4

-
 (1-я ступень) 

,107,5
]PO[H

]PO][H[H 3

43

42
1

К  

H2РO4
-  H

+
 + HРO4

2-
 (2-я ступень), 

2
84

2
42

[H ][HPO ]
6,3 10 ,

[H PO ]
К  

HРO4

2-
  H

+
 + РO4

3-
 (3-я ступень), 

3
124

3 2
4

[H ][PO ]
1,3 10 .

[HPO ]
К  

Всегда К1 > К2 > К3, т.е. многоосновная кислота при диссоциации 

по первой ступени ведет себя как более сильная кислота, чем по вто-

рой и третьей. 

Амфотерные электролиты, с точки зрения электролитиче-

ской диссоциации, участвуют в сложных ионных равновесиях, в кото-

рых образуются и катионы водорода, и анионы гидроксила, т.е. ам-

фотерные электролиты в водных растворах в зависимости от харак-

тера среды могут диссоциировать как по типу основания, так и по ти-

пу кислоты. 



 
29 

 

Например, гидроксид цинка диссоциирует в кислой среде по типу 

основания: 

Zn(OH)2  ZnOH
+
 + OH

-
  Zn

2+
 + 2OH

-
, 

а в щелочной среде – по типу кислоты: 

H2ZnO2  H
+
 + HZnO2

-
  2H

+
 + ZnO2

2-
. 

К амфотерным электролитам относятся: гидроксид цинка 

Zn(OH)2; гидроксид свинца Pb(OH)2; гидроксид олова Sn(OH)2; гид-

роксид аллюминия Al(OH)3; гидроксид хрома Cr(OH)3 и др. 

Солями с точки зрения электролитической диссоциации, назы-

ваются электролиты, которые диссоциируют с образованием катио-

нов металла (или аммония NH4

+
) и анионов кислотного остатка. 

Например: 

NaNO3 = Na
+
 + NO3

-
, 

CaCl2 = Ca
2+

 + 2Cl
-
, 

K3PO4 = 3К
+
 + РО4

3-
, 

NH4Cl = NH4
+ + Cl-. 

Кислые соли (продукты неполного замещения атомов водорода 

кислоты на металл) диссоциируют по ступеням. Например: 

NaHCO3 = Na
+
 + HCO3

-
 (1-я ступень), 

HCO3

-
  H

+
 + CO3

2- (2-я ступень). 

Основные соли (продукты неполного замещения гидроксильной 

группы основания на кислотный остаток) также диссоциируют по сту-

пеням: 

Mg(OH)Cl = Mg(OH)
+
 + Cl

-
 (1-я ступень), 

Mg(OH)
+
  Mg

2+
 + OH

-
 (2-я ступень). 

2.4. Смещение ионных равновесий 

В растворе слабого электролита устанавливается равновесие 

между ионами и недиссоциированными молекулами. Согласно прин-

ципу Ле Шателье, изменяя концентрации участников равновесия, его 

можно смещать в нужном направлении. 

Рассмотрим смещение ионного равновесия при диссоциации ук-

сусной кислоты, диссоциирующей по уравнению 

СН3СООН  Н
+
 + СН3СОО

-
. 



 
30 

 

1. Если к раствору уксусной кислоты прибавить ее соль 

CH3COONa, которая полностью диссоциирует на ионы: 

СН3СООNa = СН3СОО
-
 + Na

+
, 

то в растворе появится добавочное количество одноименных ионов 

СН3СОО
-
, и, согласно принципу Ле Шателье, произойдет смещение 

равновесия диссоциации уксусной кислоты влево, в сторону образо-

вания недиссоциированных молекул СН3СООН. 

2. Удаляя из сферы равновесия слабого электролита одного из 

ионов, например, связывая его в слабо диссоциирующее соединение 

(Н2О), можно усилить диссоциацию этого электролита: 

СН3СООН  Н
+
 + СН3СОО

-
. 

Так, связывая ионы Н
+
 уксусной кислоты в недиссоциированные 

молекулы воды путем введения в раствор ионов ОН
-
, равновесие дис-

социации уксусной кислоты смещают вправо, вызывая этим дополни-

тельную диссоциацию кислоты, и она полностью вступает в реакцию 

со щелочью: 

СН3СООН ОН  Н+ + СН3СОО
-
, 

CH3COOH + NaOH = CH3COONa + H2O. 

В сокращенном ионном виде реакция записывается так: 

CH3COOH + OH
-
 = CH3COO

-
 + H2O. 

2.5. Ионные равновесия в растворах амфотерных электролитов 

Амфотерные электролиты являются слабыми электролитами. 

Способность амфотерных электролитов практически полностью реа-

гировать как с кислотами, так и со щелочами, образуя и в том, и в дру-

гом случае соли, связана с двойственным характером их диссоциации. 

В растворах амфотерных электролитов устанавливается сложное ге-

терогенное равновесие между осадком и раствором. 

Например, диссоциацию амфотерного электролита – гидроксида 

алюминия можно выразить схемой: 

  
Al(OH)3 
(осадок) 

  

Кислотный тип 
диссоциации 

 ↕  
Основной тип 
диссоциации 

H
+
 + AlO2

-
 + Н2О OH

 
Al(OH)з 

(раствор) 
H

 Al3+ + 3OH
-
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Если к раствору гидроксида алюминия добавлять кислоту (уве-

личивать концентрацию катионов водорода Н+), равновесие будет 

смещаться в сторону диссоциации по основному типу. Гидроксид 

алюминия будет вести себя как основание. 

Этот процесс может быть выражен уравнением 

Al(OH)3 + 3HCl = AlCl3 + 3H2O. 

Ионно-молекулярные уравнения: 

Al(OH)3 + 3H
+
 + 3Cl

-
 = Al

3+
 + 3Cl

-
 + 3H2O; 

Al(OH)3 + 3H
+
 = Al

3+
 + 3H2O. 

Если к раствору Al(OH)3 добавлять щелочь, то увеличивается 

концентрация гидроксид-ионов (ОН
-
) и равновесие диссоциации гид-

роксида алюминия будет смещаться в сторону диссоциации по ки-

слотному типу. Гидроксид алюминия будет вести себя как кислота: 

Al(OH)3 + NaOH = NaAlO2 + 2H2O; 

Al(OH)3 + Na
+
 + OH

-
 = Na

+
 + AlO2

-
 + 2H2O; 

Al(OH)3 + OН
-
 = AlO2

-
 + 2H2O. 

В щелочных растворах алюминий находится в виде иона 

[Al(OH)4]
 -
, ион AlO2

-
 обнаружен только в растворах с рН > 13, поэтому 

последнюю реакцию можно записать в следующем виде: 

Al(OH)3 + NaOH = Na[Al(OH)4]; 

Al(OH)3 + Na
+
 + OH

-
 = Na+ + [Al(OH)4]

 -
; 

Al(OH)3 + OH
-
 = [Al(OH)4]

 -
. 

Таким образом, проявление амфотерными электролитами 

двойственных свойств (кислоты и основания) объясняется 

смещением равновесия при введении в раствор одноименных 

ионов. 

2.6. Ионное равновесие в гетерогенных системах.  

Произведение растворимости 

В насыщенных растворах малорастворимых солей (все соли яв-

ляются сильными электролитами), кристаллы которых построены из 

ионов, устанавливается равновесие между гидратированными ионами 

в растворе и ионами в кристаллах (твердая фаза). 

Насыщенный раствор получается тогда, когда дальнейшее 

растворение данного вещества в растворе прекращается. В насыщен-



 
32 

 

ном растворе концентрация этого вещества максимальна при данных 

условиях. Концентрация вещества в его насыщенном растворе 

называется его растворимостью Ср. 

Растворимость выражается в моль/л или г/л. Так, в насыщенном 

растворе электролита AnBm, находящегося в равновесии с его твердой 

фазой, устанавливается следующее равновесие: 

 растворение
 

 

AnBm(тв)  nAm+
 + mB

n-
. 

твердая фаза кристаллизация насыщенный раствор 

Поскольку в растворах сильных электролитов состояние ионов 

определяется их активностями, то константа равновесия этого про-

цесса выразится следующим уравнением: 

.
a

BaAа
К

mBnA

nmmn

 

Прямой и обратный процессы являются гетерогенными, так как 

протекают на поверхности осадка. Знаменатель этой дроби, т.е. ак-

тивность твердого вещества, есть величина постоянная, поэтому про-

изведение К аАnBm тоже величина постоянная при данной температуре. 

Отсюда следует, что произведение активностей ионов тоже представ-

ляет собой постоянную величину, называемую произведением рас-

творимости (ПР): 

 ПР = .BаAa nmmn
 

(2.3) 

Произведение растворимости малорастворимого элек-

тролита равно произведению концентраций его ионов в на-

сыщенном растворе в степенях их стехиометрических коэф-

фициентов. 

Если сильный электролит малорастворим, то концентрация его 

ионов в насыщенном растворе незначительна и коэффициент актив-

ности близок к единице (  = 1), поэтому активности заменяют моляр-

ными концентрациями ионов. 

Например, в насыщенном растворе сульфата бария устанавли-

вается равновесие: 

ВaSO4  Ba
2+

 + SO4

2-. 
твердая фаза насыщенный раствор 

Произведение растворимости имеет вид: 
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ПРBaSO4
 = [Ba

2+
] [SO4

2-
] = 1,08 10

-10
. 

Эта величина постоянна при данной температуре. Значения ве-

личин произведений растворимости малорастворимых солей и основа-

ний для стандартных условий сведены в таблицы (см. прил., табл. 6). 

В насыщенном растворе фосфата кальция устанавливается 

равновесие: 

Сa3(РO4)2  3Сa
2+

 + 2РO4

3-
. 

 твердая фаза насыщенный раствор 

Произведение растворимости имеет вид: 

ПРСa3 (РO4)2
 = [Сa

2+
]
3

[РO4

3-
]
2
. 

При увеличении концентрации одного из ионов электролита в 

его насыщенном растворе (например, путем введения другого элек-

тролита, содержащего тот же ион) произведение концентраций ПК ио-

нов электролита становится больше ПР, такой раствор называется 

перенасыщенным. При этом равновесие между твердой фазой и 

раствором смещается в сторону образования осадка. Таким образом, 

условием образования осадка является превышение величины 

произведения концентраций (ПК) ионов малорастворимого 

электролита над его произведением растворимости: 

ПК  ПР. 

В результате образования осадка концентрация другого иона, 

входящего в состав электролита, тоже изменяется. Устанавливается 

новое равновесие, при котором произведение концентраций ионов 

электролита вновь становится равным ПР. Условие ПК = ПР соответ-

ствует насыщенному раствору. 

Если в насыщенном растворе электролита уменьшить концен-

трацию одного из ионов (например, связав его каким-либо другим ио-

ном), произведение концентраций ионов будет меньше значения ПР, 

раствор станет ненасыщенным, а равновесие между жидкой фазой и 

осадком сместится в сторону растворения осадка. Следовательно, 

растворение осадка малорастворимого электролита происхо-

дит при условии, что произведение концентраций его ионов 

меньше значения ПР: 

ПК  ПР. 

Рассмотрим гетерогенное равновесие, устанавливающееся ме-

жду насыщенным раствором электролита (AnBm) и его осадком: 
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AnBm  nA
m+

 + mB
n-
. 

 Ср nСр mСр 

 твердая фаза насыщенный раствор 

Произведение растворимости связано с растворимостью Cp, вы-

раженной в моль/л. Исходя из значений ПР можно вычислять раство-

римость малорастворимых электролитов, и наоборот, зная раствори-

мость, рассчитывать ПР: 

ПРAnBm = [A
m+

]n [B
n-
]m = (n Ср)

n (m Ср)
m = nn mm Ср

n+m, 

 Ср = .
mn

ПР
mn

mn  (2.4) 

2.7. Смещение равновесий в ионных реакциях. 

Направление ионных реакций 

Реакции в растворах электролитов протекают между ионами и 

идут в сторону образования газообразных или малорастворимых ве-

ществ (см. прил., табл. 6), или слабых электролитов. 

Например, при добавлении щелочи в раствор хлорида меди об-

разуется осадок Cu(OH)2: 

CuCl2 + 2NaOH = Cu(OH)2  + 2NaCl, 

Cu
2+

 + 2Cl
-
 + 2Na

+
+ 2OH

-
 = Cu(OH)2  + 2Na

+
 + 2Cl

-
. 

(полное ионно-молекулярное уравнение) 

Равновесие сдвигается вправо из-за образования осадка 

Cu(OH)2. Сокращенное ионное уравнение отражает сущность ионной 

реакции: 

Cu
2+

 + 2OH
-
 = Cu(OH)2 . 

Пример реакции, которая протекает в сторону образования од-

новременно газообразного продукта CO2 и мало диссоциирующего 

вещества Н2О: 

K2CO3 + 2HCl = 2KCl + H2O + CO2 ; 

2K
+
 + CO3

2-
 + 2H

+
 + 2Cl

-
 = 2K

+
 + 2Cl

-
 + H2O + CO2 ; 

CO3

2-
 + 2H

+
 = H2O + CO2 . 

Пример ионной реакции, протекающей в сторону образования 

слабодиссоциирующего электролита, например H2O: 

2NaOH + H2SO4 = Na2SO4 + 2H2O; 

2Na
+
 + 2OH

-
 + 2H

+
 + SO4

2-
 = 2Na

+
 + SO4

2-
 + 2H2O; 

H
+
 + OH

-
 = H2O. 
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В ионных или ионно-молекулярных уравнениях реакций с уча-

стием электролитов сильные растворимые электролиты, по-

скольку они полностью диссоциированы, записывают в виде 

ионов, а слабые электролиты, малорастворимые и газообраз-

ные вещества, записывают в виде молекул. 

Суммы электрических зарядов в левой и правой частях ионно-

молекулярных уравнений должны быть равны. 

2.8. Ионное произведение воды 

Вода является очень слабым электролитом, диссоциирующим 

по уравнению Н2О  Н
+
 + ОН

-
. 

Константа диссоциации воды при 22°С равна: 

Kд = 
O][H

][OH][H

2

-
 = 1,8 10

-16
. 

Доля молекул воды, диссоциированных на ионы, настолько ма-

ла, что концентрацию недиссоциированных молекул можно считать 

постоянной и равной числу молей воды в литре, т.е. 

[H2O] = 
18

1000  = 55,56 моль/л. 

Молярная масса воды равна 18 г/моль. 

Подставив это значение в выражение константы диссоциации, 

получим 

[H
+
] [OH

-
] = 1,8 10

-16
 × 55,56 = 10

-14
. 

Эта постоянная величина называется ионным произведением 

воды (КН2О); она не зависит от присутствия в воде других ионов (но 

зависит от температуры). Всякий водный раствор, как и чистая вода, 

содержит ионы Н
+
 и ОН

-
 и ни в каком случае [H

+
] или [OH

-
] не могут 

быть равны нулю, так как при этом их произведение должно обратить-

ся в нуль. 

При растворении в воде какой-либо кислоты концентрация ка-

тионов водорода [H
+
] увеличивается, а концентрация [OH

-
] уменьша-

ется, и наоборот. Величина ионного произведения при этом постоян-

ная [H
+
] [OH

-
] = 10

-14
. 

При диссоциации чистой воды 

[H
+
] = [OH

-
] = 

14 10  = 1 10
-7
 моль/л. 
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В кислой среде [H
+
] > [OH

-
], [H

+
] > 1·10-7 моль/л и соответственно 

[OH
-
] < 1·10-7 моль/л. Например, при [HCl] = 0,1 моль/л рН = 1. 

В щелочной среде [H
+
] < [OH

-
], [H

+
] < 1·10-7 моль/л и соответст-

венно [OH
-
] > 1·10-7 моль/л. Например, при [KOH] = 0,1 моль/л рН = 13. 

2.9. Водородный показатель среды (рН) 

Воспользовавшись одной из величин [H
+
] или [OH

-
], можно коли-

чественно охарактеризовать кислотные и щелочные свойства раство-

ров. Обычно для этого используют концентрацию катионов водорода 

[Н
+
], но эта величина выражается дробными и часто очень малыми 

числами, которыми неудобно оперировать. Поэтому для количествен-

ной характеристики кислотности или щелочности раствора пользуют-

ся особой величиной, называемой водородным показателем рН: 

pH = – lg [H
+
]. 

Тогда для нейтральной среды рН = 7, для кислотной среды pH <  

< 7, для щелочной среды рН > 7. 

В таблице 10 приложения показана взаимосвязь концентраций 

ионов [Н
+
], [ОН

-
] и рН в кислых и щелочных растворах. 

Одним из методом оценки величины рН является метод, осно-

ванный на применении индикаторов – веществ, изменяющих свою ок-

раску в зависимости от концентрации ионов [Н
+
], т.е. величины рН 

раствора. 

Изменение окраски каждого индикатора наблюдается только в 

некоторых пределах значений рН. 

Интервал значений рН, в котором окраска индикатора изменяет-

ся в соответствии с изменением рН, называется областью перехода 

или интервалом индикатора. 

2.10. Гидролиз солей 

Гидролиз соли – это реакция взаимодействия соли с во-

дой, приводящая, в зависимости от природы соли, к образова-

нию кислоты и основания. 

Таким образом, гидролиз – это процесс, обратный нейтрализа-

ции (реакции между кислотой и основанием с образованием воды, со-

провождающейся выделением теплоты). 
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ΔН > 0; кислота + основание 

нейтрализация 

гидролиз Соль + вода; ΔН < 0. 

Так как большинство солей – сильные электролиты и находятся 

в водном растворе в виде ионов, то уравнения реакции гидролиза 

можно записать как реакцию между ионами, образующими соль, и мо-

лекулами воды. 

Гидролиз – обратимый процесс, и поэтому только часть молекул 

соли, присутствующих в растворе, подвергается гидролизу. Показате-

лем глубины протекания гидролиза является степень гидролиза β, 

представляющая собой отношение концентрации гидролизованных 

молекул Сгидр к исходной концентрации молекул электролита С: 

β = Сгидр/С. 

Степень гидролиза увеличивается с разбавлением раствора и 

повышением температуры, поскольку гидролиз – процесс эндотерми-

ческий. 

Кроме того, если в результате гидролиза образуются, например, 

летучие вещества, равновесие смещается вправо и гидролиз может 

пойти практически до конца. 

Если рассматривать соли как продукты взаимодействия кислот с 

основаниями, то возможны четыре варианта гидролиза солей. 

1. Соли, образованные сильной кислотой и сильным осно-

ванием (NaCl, K2SO4, NaNO3 и др.). Такие соли не подвергаются гид-

ролизу, так как не взаимодействуют с водой с образованием слабых 

электролитов, и их растворы нейтральны (рН = 7). 

2. Соли, образованные слабой кислотой и сильным осно-

ванием (KCN, CH3COONa, Na2CO3 и др.). Гидролиз такой соли рас-

смотрим на примере цианида натрия. В системе, состоящей из NaCN 

и воды, происходят следующие процессы диссоциации:  

NaCN  Na
+
 + CN

-
, 

H2O  OH
-
 + H

+
. 

В этом случае происходит связывание ионов Н
+
 с ионами CN

-
 в 

молекулы очень слабой синильной кислоты (HCN). В результате в рас-

творе увеличивается концентрация ионов [ОН
-
], так как произведение 

[H+] [OH
-
] – величина постоянная. Поэтому раствор проявляет щелоч-

ные свойства (рН > 7). Уравнение гидролиза этой соли имеет вид: 



 
38 

 

NaCN + H2O  NaOH + HCN. 

В ионной форме Na
+
 + CN

-
 + H2O  Na

+
 + OH

-
 + HCN. 

В сокращенной ионной форме CN
-
 + H2O  HCN + OH

-
, (рН > 7). 

Гидролиз солей многоосновных слабых кислот идет обычно в 

несколько стадий, и продуктами гидролиза являются кислые соли. 

Например, гидролиз карбоната калия идет в две стадии: 

K2CO3 + H2O  KHCO3 + KOH (1). 

В ионной форме 2K
+
 + CO3

2-
 + H2O  K

+
 + HCO3

-
 + K

+
 + OH

-
. 

В сокращенной ионной форме CO3

2-
 + H2O  HCO3

-
 + OH

-
. 

KHCO3 + H2O  H2CO3 + KOH (2). 

В ионной форме K
+
 + HCO3

-
 + H2O  H2CO3 + K

+
 + OH

-
. 

В сокращенной ионной форме HCO3

-
 + H2O  H2CO3 + OH

-
, (рН > 7). 

Степень гидролиза от первой стадии к последующей уменьшается. 

В результате гидролиза солей, образованных слабой кислотой и 

сильным основанием, их растворы обнаруживают щелочную реакцию 

(рH > 7). 

3. Соли, образованные сильной кислотой и слабым осно-

ванием (ZnCl2, Al2(SO4)3, Cu(NO3)2). Гидролиз такой соли рассмотрим 

на примере хлорида аммония: 

NH4Cl  Cl
-
 + NH4

+
, 

H2O  H
+
 + OH

-
. 

В этом случае происходит связывание ионов ОН
-
 ионами NH4

+
 в 

молекулы слабого основания NH4OH. В растворе преобладают ионы 

Н
+
 и проявляются кислотные свойства (рН < 7). 

Уравнение гидролиза NH4Cl + H2O  NH4OH + HCl. 

В ионной форме NH4

+
 + Cl

-
 + H2O  NH4OH + H

+
 + Cl

-
. 

В сокращенной ионной форме NH4

+
 + H2O  NH4OH + H

+
, (рН < 7). 

Гидролиз солей многовалентных металлов протекает по стади-

ям. На первой стадии образуется основная соль. Например, гидролиз 

ZnCl2 идет в две стадии: 

ZnCl2 + H2O  Zn(OH)Cl + HCl (1). 

В ионной форме Zn
2+

 + 2Cl
-
 + H2O  Zn(OH

+
) + H

+
 + 2Cl

-
. 

В сокращенной форме Zn
2+

 + H2O  (ZnOH
+
) + H

+
, (рН < 7). 

Zn(OH)Cl + H2O  Zn(OH)2 + HCl (2). 
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В ионной форме Zn(OH
+
) + Cl

-
 + H2O  Zn(OH)2 + H

+
 + Cl

-
. 

В сокращенной ионной форме Zn(OH
+
) + H2O  Zn(OH)2 + H

+
, 

(рН < 7). 

Следовательно, растворы солей, образованных сильной кисло-

той и слабым основанием, имеют кислотную реакцию (рН < 7). 

4. Соли, образованные слабой кислотой и слабым основа-

нием (NH4CN, CH3COONH4). Такие соли подвергаются гидролизу наи-

более полно: 

NH4CN = NH4

+
 + CN

-
, 

H2O  OH
- + H

+
. 

В этом случае образуются одновременно молекулы слабых 

электролитов NH4OH и HCN и происходит связывание как ионов Н
+
, 

так и ионов ОН
-
. Раствор будет проявлять слабокислотные или сла-

бощелочные свойства в зависимости от того, кислота или основание 

имеет более высокое значение константы диссоциации. 

Раствор NH4CN имеет слабощелочную реакцию, так как константа 

диссоциации NH4OH (Кд = 1,8 10-5) больше, чем у HCN (Кд = 7,2 10-10). 

Уравнение гидролиза NH4CN + H2O  NH4OH + HCN. 

В ионной форме NH4

+
 + CN

-
 + H2O  NH4OH + HCN. 

Совместный гидролиз солей. При совместном присутствии в 

растворе двух солей, одна из которых образована слабой кислотой, а 

другая – слабым основанием, идет взаимное усиление гидролиза ка-

ждой из них, ибо ионы Н+ и ОН
-
 образуют молекулу слабого электро-

лита Н2О. 

Например, нитрат алюминия Al(NO3)3 – соль, образованная сла-

бым основанием, гидролизуется следующим образом: 

Al3+ + Н2О  AlOH2+ + H+. 

Карбонат натрия Na2СO3 – соль, образованная слабой кислотой, 

гидролизуется следующим образом: 

CO3

2-
 + H2O  HCO3

-
 + OH

-
. 

При сливании растворов этих солей гидролитическое равнове-

сие сдвигается вправо и гидролиз каждой из взятых солей идет до 

конца. 

Молекулярное уравнение: 

2Al(NO3)3 + 3Na2СO3 + 3Н2О = Al(OH)3  + 3CO2  + 6КNO3. 



 
40 

 

Ионно-молекулярное уравнение: 

2Al3+ + 3CO3

2-
 + 3Н2О = Al(OH)3  + 3CO2 . 

Процесс гидролиза практически заканчивается на первой – вто-

рой стадии из-за смещения равновесия в обратном направлении при 

увеличении или уменьшении рН, вызванном гидролизом. 

Процессы гидролиза имеют большое значение на практике. Так, 

при схватывании портландцемента, наряду с гидратацией, большую 

роль играют процессы гидролиза солей, входящих в его состав. На-

пример, при гидролизе силикатов кальция образуется гидроксид каль-

ция (Са(ОН)2), создавая сильнощелочную среду в порах цемента: 

.2242253 Ca(OH)OH nSiOCaO1)H(nSiOCa  

Щелочная среда обеспечивает коррозионную устойчивость и 

целостность стальной арматуры в железобетоне. 

Вопросы для самоконтроля 

1. Особенности растворов электролитов. 

2. Механизм электролитической диссоциации. Сильные и сла-

бые электролиты. Понятие об активности сильного электролита. 

3. Степень и константа диссоциации слабого электролита: зави-

симость степени диссоциации от концентрации электролита. 

4. Особенности равновесия в растворах труднорастворимых 

сильных электролитов. Произведение растворимости, понятие о на-

сыщенных растворах. 

5. Электролитическая диссоциация воды. Водородный показа-

тель (рН) раствора и способы его определения. 

6. Ионное равновесие в растворах гидроксидов и кислот. Сме-

щение равновесия. 

7. Ионные равновесия в растворах амфотерных гидроксидов, 

смещение равновесия. 

8. Гидролиз солей. Примеры гидролиза солей: а) многоосновных 

кислот и б) многовалентных металлов. 

9. Совместный гидролиз солей. Примеры. 

2.11. Примеры решения типовых задач 

Пример 1. Степень диссоциации уксусной кислоты в 0,1 М рас-

творе равна 1,32·10-2. Рассчитайте константу диссоциации уксусной 

кислоты. 
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Решение. Константу диссоциации уксусной кислоты определяем 

исходя из уравнения, отражающего закон разбавления Оствальда: 

.
α
СαК 5

222
101,77

0,01321

0,1)10(1,32

1д  

Пример 2. Рассчитайте молярную концентрацию раствора хло-

рида кальция, если известно, что степень диссоциации его в таком 

растворе равна 72%, а концентрация ионов хлора равна [Cl
-
] =  

= 0,5 моль/л. 

Решение. Хлорид кальция – соль, сильный электролит, диссо-

циирует по уравнению: 

CaCl2 = Ca+ + 2Cl
-
. 

Из уравнения диссоциации видно, что из одного моля хлорида 

кальция при диссоциации образуется два моля ионов хлора, 

следовательно, 0,5 молей Cl
-
 образовалось при диссоциации 0,25 мо-

лей CaCl2, что составляет 72% от всего присутствующего в растворе 

количества хлористого кальция. 

Следовательно, концентрация раствора хлорида кальция равна: 

[CaCl2] = 
72

1000,25  = 0,347 моль/л. 

Пример 3. Произведение растворимости карбоната серебра 

Ag2CO3 при 25°С равно 6,15 10
-12

. Рассчитайте растворимость этого 

вещества и концентрации ионов [Ag
+
] и [СО3

2-
] в насыщенном растворе. 

Решение. Ag2CO3 диссоциирует по уравнению: 

Ag2CO3  2Ag
+
 + CO3

2-
. 

При диссоциации ионов Ag+ получается вдвое больше, чем ио-

нов СО3

2-
, а концентрация ионов [CO3

2-
] равна концентрации молекул 

Ag2CO3 в насыщенном растворе. 

Выразим концентрации ионов серебра и карбоната через кон-

центрацию соли Ag2CO3 в ее насыщенном растворе или, что то же са-

мое, через растворимость соли (Ср), выраженную в моль/л: 

[CO3
2-
] = [Ag2CO3] = Ср(Ag2CO3); [Ag+] = 2[Ag2CO3] = 2Ср(Ag2CO3); 

ПРAg2CO3 = [Ag+]2·[CO3
2-
] = (2Ср)

2 Ср = 4Ср

3
. 

Отсюда 

Ср(Ag2CO3) = 43
12

3 101,15
4
106,15

4
ПР  моль/л. 



 
42 

 

Ответ: [CO3
2-
] = Ср(Ag2CO3) = 1,15 10

-4
 моль/л. 

[Ag+] = 2 Ср(Ag2CO3) = 2 1,15 10
-4
 = 2,3 10

-4
 моль/л. 

Пример 4. Произведение растворимости сульфата кальция при 

25°С равно 6,1 10
-5
. Определите, образуется ли осадок CaSO4 при 

смешении равных объемов раствора хлорида кальция с концентраци-

ей [CaCl2] = 0,1 моль/л и раствора сульфата натрия c концентрацией 

[Na2SO4] = 0,01 моль/л. 

Решение. Запишем уравнение реакции, протекающей при сме-

шении указанных растворов: 

CaCl2 + Na2SO4 = CaSO4↓ + 2NaCl, 

Ca2+ + 2Cl
-
 + 2Na+ + SO4

2-
 = CaSO4↓ + 2Na+ + 2Cl

-
, 

Ca2+ + SO4
2-
 = CaSO4↓. 

Произведение растворимости – характеристика насыщенного 

раствора малорастворимого электролита. Если произведение концен-

траций ионов [Са
2+

] и [SO4

2-
] после смешения растворов, содержащих 

эти ионы, будет больше, чем ПРCaSO4
, то раствор станет перенасыщен-

ным и осадок выпадет. Если произведение концентраций ионов [Са
2+

] и 

[SO4

2-
] в растворе меньше, чем ПРСaSO4

, то раствор будет ненасыщен-

ным и осадок не выпадет. При смешении равных объемов растворов 

объем смеси вдвое больше исходного, а концентрация каждого из рас-

творенных веществ уменьшается вдвое, т.е. [CaCl2] = 0,05 моль/л, а 

[Na2SO4] = 0,005 моль/л. Концентрации ионов [Са
2+

] и [SO4

2-
] соответст-

венно равны: [Ca2+] = 0,05 моль/л, [SO4
2-
] = 0,005 моль/л. Произведение 

концентраций ионов [Са
2+

] и [SO4

2-
] ПКCaSO4

 = [Ca2+]  [SO4
2-
] = 5 10

-2   

 5 10
-3 = 2,5 10

-4
; ПРCaSO4

 = 6,1·10
-5
. 

Так как в рассматриваемом случае ПКCaSO4
  ПРCaSO4, то осадок 

СаSO4 образуется. 

Пример 5. Рассчитайте концентрацию ионов [Н
+
] и [ОН

-
] в рас-

творе с рН = 12,4. Определите характер среды. 

Решение. По величине рН определяем концентрацию ионов во-

дорода в растворе. 

рН = –lg[H
+
], 

lg[H
+
] = –12,4. 
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Следовательно: [H
+
] = 10

-12,4
 = 100,6·10-13 = 3,98·10-13 моль/л. 

Исходя из ионного произведения воды КН2О = [H+] [OH-] = 10-14 на-

ходим [OH
-
] = 13

15

13

14

103,98

1010

103,98

10
 = 2,5·10-2 = 0,025 моль/л. Так 

как [ОН-] > [H+], то раствор имеет щелочной характер (рН > 7). 

2.12. Задачи для домашнего задания 

1. Написать в молекулярной и ионной формах уравнения реак-

ций между следующими веществами: 

№ 
задачи 

Уравнения реакций 

1.1 K2S + Pb(NO3)2; Cr(OH)3 + HCl; Zn(OH)NO3 + NaOH 

1.2 CaCO3 + HNO3; Sn(OH)2 + HNO3; FeCl3 + KOH 

1.3 NH4OH + FeCl3; Pb(OH)2 + HNO3; Na2HPO4 + NaOH 

1.4 Cu(NO3)2 + NaOH; CuSO4 + NaOH; NaHCO3 + HCl 

1.5 Pb(NO3)2 + HCl; Cr(OH)3 + HNO3; ZnOHNO3 + KOH 

1.6 CaCl2 + H2SO4; Cr(OH)3 + HCl; KHS + H2SO4 

1.7 Be(OH)2 + HNO3; Be(OH)2 + HNO3; CH3COOH + NH4OH 

1.8 NaHSO4 + NaOH; Al(OH)3 + HNO3; Pb(NO3)2 + AlCl3 

1.9 Al(OH)2NO3 + NaOH; Be(OH)2 + HCl; Al + HCl 

1.10 NaHCO3 + NaOH; Pb(OH)2 + HCl; H2S + NH4OH 

1.11 MgOHCl + HCl; Cr(OH)3 + H2SO4; Zn + H2SO4 

1.12 AlCl3 + AgNO3; Na2SiO3 + HCl; NH4Cl + Ca(OH)2 

1.13 BaCl2 + H2SO4; Al(OH)3 + HCl; Zn(NO3)2 + KOH 

1.14 Ca(OH)2 + HNO3; Pb(OH)2 + HCl; Na2SO3 + H2SO4 

1.15 FeS + HCl; Be(OH)2 + HCl; FeCl3 + Na2SO4 

1.16 (NH4)2CO3 + HCl; Sn(OH)2 + HCl; Na2CO3 + AlCl3 

1.17 Cu(OH)2 + HNO3; Zn(OH)2 + HNO3; K2SO3 + H2SO4 

1.18 CuSO4 + NaOH; NaOH + H2SO4; AgNO3 + CuSO4 

1.19 CuOHCl + NaOH; Sn(OH)2 + H2SO4; HClO4 + NaOH 

1.20 H2CO3 + KOH; Pb(OH)2 + H2SO4; NaOCl + HNO3 

2. Определить молярную концентрацию вещества, степень дис-

социации (α) или константу диссоциации (КД) первой ступени: 

№ 
за-

дачи 

Формула  
вещества 

Концентрация, 
моль/л 

Степень  
диссоциа-
ции α, % 

Константа  
диссоциации  

КД 
Определить 

2.1 CaCl2 [Cl-] = 0,55 70 − [CaCl2] 

2.2 Na2SO4 [Na+] = 0,25 90 − [Na2SO4] 

2.3 H2SO3 0,65 − 1,6·10-2 α 

2.4 H2SO3 0,25 − 1,6·10-2 α 

2.5 H2SO3 0,1 − 1,6·10-2 α 

2.6 HCN 0,1 − 7,9·10-10 α 

2.7 Na2SO4 [Na+] = 0,5 60 − [Na2SO4] 
2.8 H3PO4 0,45 − 7,5·10-3 α 
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№ 
за-

дачи 

Формула  
вещества 

Концентрация, 
моль/л 

Степень  
диссоциа-
ции α, % 

Константа  
диссоциации  

КД 
Определить 

2.9 HСlO 0,25 0,07 − Кд 

2.10 HF 0,17 7 − Кд 

2.11 NH4OH 0,25 1,3 − Кд 

2.12 CH3COOH 0,1 1,34 − Кд 

2.13 CH3COOH 0,08 1,5 − Кд 

2.14 CH3COOH 0,06 2,45 − Кд 

2.15 CH3COOH 0,01 4,15 − Кд 

2.16 HСlO2 0,25 − 1,1·10-2 α 

2.17 CuSO4 [Cu2+] = 0,05 80 − [CuSO4] 

2.18 H4SiO4 0,01  1,3·10-10 α 

2.19 H2S 0,05  1,0·10-7 α 

2.20 HClO 0,03  2,95·10-8 α 

3. Определить концентрации ионов, растворимость (Ср) или про-

изведение растворимости (ПР) вещества: 

№ задачи 
Формула 
вещества 

Ср, моль/л ПР Определить 

3.1 CaCO3 − 6,9·10-5 Ср, [Ca2+] 

3.2 PbBr2 1,32·10-2 − ПР, [Br-] 

3.3 Ag2CrO4 10-4 − ПР, [Ag+] 

3.4 PbI2 1,26·10-3 − ПР, [Pb2+] 

3.5 AgBr − 5,0·10–13 Ср, [Ag+] 

3.6 Ag2S − 1,6·10-49 [Ag+] 

3.7 Fe(OH)3 1,94·10-10 − ПР, [OH-] 

3.8 PbCl2 − 2,1·10-5 Ср, [Cl-] 

3.9 CaF2 2,15·10-4 − ПР, [Ca2+] 

3.10 CaSO4 6,63·10-3 − ПР, [Ca2+] 

3.11 AgBrO3 − 5.5·10-5 Ср, [Ag+] 

3.12 Fe(OH)2 − 1,6 ·10-15 Ср, [OH-] 

3.13 Cr(OH)3 1,24·10-8 − ПР, [OH-] 

3.14 Zn(OH)2 1,44·10-6 − ПР, [OH-] 

3.15 Ag2SO4 − 2·10-5 Ср, [Ag+] 

3.16 ZnCO3 3,74·10-6 − ПР, [Zn2+] 

3.17 Ni(OH)2 − 1,6·10–14 Ср, [OH-] 

3.18 CuS 2,51·10-18 − ПР, [S2-] 

3.19 PbCrO4 − 2,8·10–13 [CrO4
2-] 

3.20 Mn(OH)2 − 1,9·10–13 [OH-] 

4. Определить возможность образования осадка при смешении 

равных объемов вещества А и вещества Б: 

№  
задачи 

Вещество А Вещество Б 
ПР  

осадка Формула 
Концентрация,  

моль/л 
Формула 

Концентрация,  
моль/л 

4.1 CaCl2 0,01 Na2SO4 0,2 1,3 10-4 

4.2 KOH 0,01 MgCl2 0,005 1,96 10-11 
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№  
задачи 

Вещество А Вещество Б 
ПР  

осадка Формула 
Концентрация,  

моль/л 
Формула 

Концентрация,  
моль/л 

4.3 Pb(NO3)2 0,02 KI 0,03 8 10-9 

4.4 KBr 0,15 Pb(NO3)2 0,001 9,2 10-6 

4.5 HCl 0,2 AgNO3 0,004 1,6 10-10 

4.6 AgNO3 0,005 K2S 0,001 1,6 10-49 

4.7 SrCl2 0,25 H2SO4 0,016 3,5 10-7 

4.8 Pb(NO3)2 0,18 NaCl 0,002 2,1 10-5 

4.9 AgNO3 0,004 KCl 0,006 1,6 10-10 

4.10 Pb(NO3)2 0,12 Na2S 0,004 3,6 10-29 

4.11 CaCl2 0,004 KF 0,03 4,0 10-11 

4.12 Ca(NO3)2 0,018 Na2CO3 0,002 4,8 10-9 

4.13 Na2CO3 0,04 AgNO3 0,36 8,2 10-12 

4.14 BaCl2 0,03 Na2SO4 0,001 1,1 10-10 

4.15 MgCl2 0,025 K2CO3 0,03 1,0 10-5 

4.16 AlCl3 0,004 NaOH 0,24 5,1 10-33 

4.17 CuCl2 0,001 NaOH 0,02 5,0 10-19 

4.18 AgNO3 0,005 KBr 0,04 4,4 10-13 

4.19 Pb(NO3)2 0,08 H2SO4 0,002 1,6 10-8 

4.20 CrCl3 0,006 KOH 0,005 6,7 10-31 

5. Рассчитать рН растворов следующих веществ, определить 

концентрации ионов [H+] и [OH-] (моль/л) в раствор: 

№  
задачи 

Формула 
вещества 

Концентрация  
раствора,  

моль/л 

Степень  
диссоциации  

α, % 
рН Определить 

5.1 HNO3 0,02 100 − рН, [H+] 

5.2 − − − 12,8 [H+], [OH-] 

5.3 НСООН 0,2 3 − рН, [H+] 

5.4 NH4OH 0,02 1,3 − рН, [OH-] 

5.5 − − − 3,2 [H+], [OH-] 

5.6 HF 0,1 0,1 − рН, [H+] 

5.7 HBr 0,1 9 − рН, [H+] 

5.8 CH3COOH 0,02 3 − рН, [H+] 

5.9 HCN 0,1 0,009 − рН, [H+] 

5.10 − − − 4,8 [H+], [OH-] 

5.11 CH3COOH 0,03 1,3 − рН, [H+] 

5.12 − − − 5,6 [H+], [OH-] 

5.13 NaOH 0,0025 100 − рН, [OH-] 

5.14 − − − 9,7 [H+], [OH-] 

5.15 HCN 0,4 8 − рН, [H+] 

5.16 − − − 6,86 [H+], [OH-] 

5.17 CH3COOH 0,01 4,2 − рН, [H+] 

5.18 − − − 10,2 [H+], [OH-] 

5.19 HCl 0,001 100 − рН, [H+] 

5.20 − − − 8,45 [H+], [OH-] 
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6. Написать по стадиям в молекулярной и ионной формах реак-

ции гидролиза следующих солей и указать характер среды (рН): 

№ задачи Формула солей № задачи Формула солей 

6.1 K2S; NH4Cl 6.11 (NH4)2SO4; Cu(NO3)2 

6.2 Na2SO4; MgCl2 6.12 FeCl2; K2SO4 

6.3 CuCl2; AlOHCl2 6.13 Pb(NO3)2; CaCl2 

6.4 K2HSO3; CH3COONa 6.14 K2SiO3; ZnCl2 

6.5 BeCl2; Na2S 6.15 Mg(NO3)2; FeOHCl2 

6.6 K2CO3; CuOHCl 6.16 Cr(NO3)3; MgOHCl 

6.7 AlCl3; NaHSO4 6.17 Fe(NO3)2; Na2CO3 

6.8 ZnI2; BaCl2 6.18 Zn(NO3)2; Na2SiO3 

6.9 (NH4)2CO3; CrCl3 6.19 AlBr3; Na2SO3 

6.10 FeCl3; K2HSiO3 6.20 NaHCO3; Fe(NO3)3 

2.13. Варианты домашних заданий 

№ варианта № задач 

1 1.1, 2.1, 3.1, 4.1, 5.1, 6.1 
2 1.2, 2.2, 3.2, 4.2, 5.2, 6.2 
3 1.3, 2.3, 3.3, 4.3, 5.3, 6.3 
4 1.4, 2.4, 3.4, 4.4, 5.4, 6.4 
5 1.5, 2.5, 3.5, 4.5, 5.5, 6.5 
6 1.6, 2.6, 3.6, 4.6, 5.6, 6.6 
7 1.7, 2.7, 3.7, 4.7, 5.7, 6.7 
8 1.8, 2.8, 3.8, 4.8, 5.8, 6.8 
9 1.9, 2.9, 3.9, 4.9, 5.9, 6.9 
10 1.10, 2.10, 3.10, 4.10, 5.10, 6.10 
11 1.11, 2.11, 3.11, 4.11, 5.11, 6.11 
12 1.12, 2.12, 3.12, 4.12, 5.12, 6.12 
13 1.13, 2.13, 3.13, 4.13, 5.13, 6.13 
14 
15 
16 

1.14, 2.14, 3.14, 4.14, 5.14, 6.14 
1.15, 2.15, 3.15, 4.15, 5.15, 6.15 
1.16, 2.16, 3.16, 4.16, 5.16, 6.16 

17 1.17, 2.17, 3.17, 4.17, 5.17, 6.17 
18 1.18, 2.18, 3.18, 4.18, 5.18, 6.18 
19 1.19, 2.19, 3.19, 4.19, 5.19, 6.19 
20 1.20, 2.20, 3.20, 4.20, 5.20, 6.20 

2.14. Экспериментальная часть 

Лабораторная работа 

«ИОННЫЕ РАВНОВЕСИЯ В РАСТВОРАХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ» 

Опыт 1. Влияние природы растворителя на степень дис-

социации 

1. Налейте в пробирку из капельницы 8…10 капель спиртового 

раствора хлорида меди (CuCl2) и прибавьте несколько капель воды до 

изменения окраски раствора. 
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Объясните это явление. Какую окраску вызывают ассоциирован-

ные ионы, а какую – гидратированные ионы меди? 

2. Напишите уравнение диссоциации CuCl2 с учетом установив-

шегося равновесия. Укажите, в какую сторону сместится ионное рав-

новесие при разбавлении. 

Сделайте вывод о том, как влияет природа растворителя на сте-

пень диссоциации электролита. 

Опыт 2. Влияние одноименного иона на степень диссоциа-

ции электролита 

1. Возьмите пробирку с водным раствором CuCl2 (3–4 мл) и при-

бавьте к нему из капельницы концентрированной соляной кислоты до 

изменения окраски раствора. Чем вызвано это изменение? 

2. Учитывая результаты первого опыта, определите, как влияет 

добавление HCl на ионное равновесие в растворе хлорида меди. 

Покажите на уравнении диссоциации, в какую сторону смещает-

ся равновесие между свободными и ассоциированными ионами в рас-

творе при введении в него одноименного иона.  

Сделайте вывод о том, как изменяется степень диссоциации 

электролита при введении в его раствор одноименного иона. 

Опыт 3. Уменьшение степени диссоциации основания при 

добавлении одноименного катиона 

1. Налейте 1/4 объема пробирки дистиллированной воды, при-

бавьте 1–2 капли индикатора – фенолфталеина и 1 каплю раствора 

гидроксида аммония NH4OH. 

Что наблюдается? Какие ионы вызывают окрашивание раствора? 

Напишите уравнение диссоциации NH4OH с учетом установив-

шегося равновесия и выражение константы его диссоциации. 

2. Прибавляйте кристаллики соли NH4Cl до обесцвечивания рас-

твора. 

Покажите на уравнении диссоциации NH4OH, в какую сторону 

смещается равновесие между ионами и молекулами в растворе NH4OH 

при введении одноименного иона NH4

+
. 

Опыт 4. Влияние одноименного иона на растворимость 

соли 

1. Налейте 1/4 объема пробирки насыщенного раствора пова-

ренной соли NaCl(нас.р-р), прибавьте из капельницы концентрированной 

соляной кислоты. Что наблюдается? 
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2. Составьте уравнение диссоциации хлорида натрия в насы-

щенном растворе. Укажите, как смещается ионное равновесие в при-

сутствии одноименных ионов в гетерогенной системе. 

Опыт 5. Амфотерные свойства гидроксида алюминия 

Al(OH)3 

1. Налейте 1/3 пробирки раствора соли алюминия – Al2(SO4)3 и 

прибавьте несколько капель раствора NH4OH. 

Какое вещество выпадает в осадок? Приведите уравнения реак-

ций в молекулярной и ионной формах. 

2. Половину содержимого пробирки перелейте в другую пробир-

ку. После этого в первую пробирку прилейте кислоты (HNO3), а во вто-

рую – щелочи (NaOH) до растворения осадка.  

Приведите уравнения реакций в молекулярной и ионной формах. 

3. Напишите уравнение диссоциации гидроксида алюминия 

Al(OH)3 по щелочному и кислотному типу и составьте выражения 

соответствующих констант диссоциации. 

Определите, как влияет на установившееся в растворе равнове-

сие прибавление кислоты, щелочи. Как изменяется при этом степень 

диссоциации Al(OH)3 по кислотному и щелочному типам? 

Опыт 6. Определение рН сильной и слабой кислот 

1. С помощью универсальной индикаторной бумаги определите 

рН раствора соляной кислоты (Сэк = 0,1 моль экв/л) и раствора уксус-

ной кислоты (Сэк = 0,1 моль экв/л). 

2. Рассчитайте концентрацию ионов [Н
+
]. Результаты запишите в 

таблицу: 

Концентрация, моль экв/л Сэк НCl = 0,1 Сэк СH3COOH = 0,1 

pH   

[H
+
]   

Сделайте вывод о величинах степеней диссоциации в растворах 

соляной и уксусной кислот. 

Напишите уравнения электролитической диссоциации этих кислот. 

Опыт 7. Гидролиз солей 

Определите рН растворов следующих солей: NaCl, Na2CO3, 

Al2(SO4)3, CH3COONH4. Результаты занесите в таблицу: 

Соль рН Соль рН 

NaCl  Al2(SO4)3  

Na2CO3  CH3COONH4  
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Напишите уравнения гидролиза указанных солей в молекуляр-

ной и ионно-молекулярных формах. 

Сделайте вывод о том, какие соли подвергаются гидролизу. В 

каком случае гидролиз протекает наиболее полно? 

Опыт 8. Совместный гидролиз солей 

В пробирку с раствором сульфата алюминия Al2(SO4)3 добавьте 

раствор карбоната натрия Na2CO3. Что наблюдается? Измерьте вели-

чину рН раствора. Напишите в молекулярной и ионно-молекулярной 

формах уравнения совместного гидролиза указанных солей. Сделайте 

вывод о том, как влияет совместное присутствие солей на гидролиз 

каждой из них (обратите внимание, что одна из солей образована 

сильной кислотой и слабым основанием, а вторая является продуктом 

взаимодействия слабой кислоты и сильного основания). 

3. ОСНОВЫ ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ 

Процессы взаимного превращения химической и электрической 

форм энергии называются электрохимическими. Их изучением за-

нимается раздел физической химии, называемый электрохимией, ко-

торый рассматривает системы, содержащие ионы (растворы или рас-

плавы электролитов) и процессы, протекающие на границе двух фаз с 

участием заряженных частиц и сопровождающиеся их переносом. 

Электрохимические процессы подразделяются на равновесные 

– происходящие при отсутствии электрического тока или при его бес-

конечно малом значении и неравновесные – имеющие место при про-

хождении тока измеримых значений. 

Электрохимические процессы имеют огромное практическое 

значение. 

1. Химические источники тока: 

– батареи (первичные источники тока); 

– аккумуляторы (вторичные (возобновляемые)) источники тока; 

– топливные элементы. 

2. Электролиз: 

– электроосаждение (гальванотехника); 

– получение водорода и кислорода; 

– получение чистых металлов из растворов; 

– электролитическое рафинирование (очиска) чернового метал-

ла (Cu, Ag, Au, Pb, Sn и др.); 
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– электрохимическая размерная обработка; 

3. Современные методы исследования и анализа: 

– кулоно- и кондуктометрия; 

– полярография; 

– электрофорез; 

– потенциометрия и др. 

4. Другие применения: 

– коррозия и методы защиты от нее; 

– биоэлектрохимия; 

– электрохимические методы защиты окружающей среды; 

– электрохимические преобразователи информации (датчики, 

усилители, реле времени и др. (хемотроника). 

В основе электрохимических процессов лежат окислительно-вос-

становительные реакции (процессы). 

3.1. Окислительно-восстановительные реакции 

К реакциям окисления-восстановления относятся все реакции 

между простыми веществами, реакции горения (например, сгорание 

топлива в двигателях внутреннего сгорания, реактивных двигателях), 

реакции получения металлов из руд в металлургии, реакции разложе-

ния веществ и многие другие. Окислительно-восстановительные про-

цессы играют огромную роль в природных биологических процессах 

(жизнедеятельность человека и животных, фотосинтез). 

Реакции окисления-восстановления – это реакции, в которых 

происходит перераспределение электронной плотности между ато-

мами реагирующих веществ (иногда − полный переход электронов). 

В общем виде реакцию окисления-восстановления можно запи-

сать уравнением: 

Ox + nē  Red, 

где Ox – окислитель; Red – восстановитель. 

Окислители – атомы, ионы, молекулы, принимающие электроны. 

Восстановители – атомы, ионы, молекулы, отдающие элек-

троны. 

Любая окислительно-восстановительная реакция состоит из про-

цессов окисления и восстановления. 

Окисление – это процесс отдачи электронов атомом, ионом или 

молекулой реагента. Например, реакция окисления цинка  
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Zn  Zn2+ + 2е . 

Восстановление – это процесс присоединения электронов. 

Например, реакция восстановления меди Cu2+ + 2е   Cuо. 

Окислительно-восстановительные свойства элементов связаны 

со строением их атомов и определяются положением в периодиче-

ской системе Д.И. Менделеева. Восстановительная способность эле-

мента обусловлена слабой связью валентных электронов с ядром. 

Атомы металлов, содержащие на внешнем энергетическом уровне 

небольшое число электронов (от одного до трех), склонны к их отдаче, 

т.е. легко окисляются, выполняют в реакциях роль восстановителей. 

Чем больше радиус атома металла (следовательно, меньше сила 

притяжения электронов к положительно заряженному ядру), тем силь-

нее проявляются его восстановительные свойства. Самые сильные 

восстановители – наиболее активные металлы. Атомы неметаллов 

имеют от четырех до семи валентных электронов. Они легче присое-

диняют электроны, чем отдают. Чем меньше сродство его к электрону, 

тем сильнее проявляются его окислительные свойства. Самый силь-

ный окислитель из неметаллов – фтор. В реакциях он способен только 

принимать электроны. Атомы других неметаллов могут не только при-

нимать, но и отдавать электроны, а значит проявлять не только окис-

лительные, но и восстановительные свойства. 

Окислительно-восстановительную активность элементов харак-

теризуют величиной их относительной электроотрицательно-

сти: чем она выше, тем сильнее выражена окислительная способ-

ность элемента, и чем ниже, тем ярче проявляется его восстанови-

тельная активность (прил., табл. 12). 

Об окислительно-восстановительных свойствах атома в молеку-

ле сложного вещества нельзя судить только по электроотрицательно-

сти соответствующего элемента, а необходимо учитывать и те изме-

нения, которые произошли в его электронной оболочке при образова-

нии сложного вещества. Смещение электронной плотности при обра-

зовании молекулы сложного вещества приводит к возникновению на 

образовавшихся атомах отрицательного и положительного зарядов. 

При образовании молекулы сложного вещества из простых веществ, 

как правило, изменяются степени окисления атомов. 



 
52 

 

3.1.1. Понятие о степени окисления 

Для характеристики состояния элементов в соединениях введе-

но понятие степени окисления. Под степенью окисления понима-

ется условный заряд атома в соединении, вычисленный исходя 

из предположения, что соединение состоит из ионов. Степень 

окисления обозначается арабской цифрой, которую ставят перед сим-

волом элемента, со знаком «+» или «−», соответствующим отдаче или 

приобретению электронов. Степень окисления представляет собой 

всего лишь удобную форму для учета переноса электронов, ее не 

следует рассматривать ни как эффективный заряд атома в молекуле 

(например, в молекуле LiF эффективные заряды Li и F равны соответ-

ственно +0,89 и −0,89, тогда как степени окисления +1 и −1), ни как ва-

лентность элемента (например в соединениях CH4, CH3OH, HCOOH, 

CO2 валентность углерода равна 4, а степени окисления соответст-

венно равны −4, −2, +2, +4). 

Численные значения валентности и степени окисления могут 

совпадать по абсолютной величине лишь при образовании соедине-

ний с ионной связью. При определении степени окисления используют 

следующие правила: 

1. Атомы элементов, находящихся в свободном состоянии или в 

виде молекул простых веществ, имеют степень окисления, равную ну-

лю, например Fe, Cu, H2, N2 и т.п. 

2. Степень окисления элемента в виде одноатомного иона в со-

единении, имеющем ионное строение, равна заряду данного иона, на-

пример, 
11

ClNa , ,SCu
22

 .FAl
1

3

3

 

3. Водород в большинстве соединений имеет степень окисления 

+1, за исключением гидридов металлов (NaH, LiH), в которых степень 

окисления водорода равна −1. 

Наиболее распространенная степень окисления кислорода в со-

единениях –2, за исключением пероксидов (Na2O2, Н2О2 – степень 

окисления кислорода равна −1) и F2O (степень окисления кислорода 

равна +2). 

Для элементов с непостоянной степенью окисления ее значение 

можно рассчитать, зная формулу соединения и учитывая, что сумма 

степеней окисления всех атомов в молекуле равна нулю. В сложном 
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ионе эта сумма равна заряду иона. Например, степень окисления 

атома хлора в молекуле HClO4, вычисленная исходя из суммарного 

заряда молекулы [1 + x + 4(−2)] = 0, х – степень окисления атома хло-

ра), равна +7. Степень окисления атома серы в ионе SO
2

4  равна +6. 

Окислительно-восстановительные свойства элемента зависят 

от степени его окисления. У атомов одного и того же элемента раз-

личают низшую, высшую и промежуточные степени окисления. 

Зная степень окисления элемента в соединении, можно предсказать, 

окислительные или восстановительные свойства это соединение 

проявляет. 

В качестве примера рассмотрим серу S и ее соединения H2S, 

SO2 и SO3. 

Связь между электронной структурой атома серы и его окисли-

тельно-восстановительными свойствами в этих соединениях наглядно 

представлена в табл. 3.1. 

Таблица 3.1 

Формула  
вещест-

ва 

Электронная  
формула 

Окислительно-восстановительные 
свойства 

H2S 

-2

S  

1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
 

-2

S  – 2е  
o

S ; 
-2

S  – 6е   
4

S ; 
-2

S  – 8е   
6

S  
восстановитель 

S 

o

S  

1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

4

 

o

S  + 2е   
-2

S  
окислитель

 

o

S  – 4е   
4

S ; 
o

S  – 6е   
6

S  
восстановитель

 

SO2 

4

S  

1s
2

2s
2

2p
6

3s
2

3p
o

 

4

S  + 4е   
o

S ; 
4

S  + 6е   
-2

S  
окислитель

 

4

S  – 2е   
6

S  
восстановитель

 

SO3 

6

S  

1s
2
2s

2
2p

6
3s

o
3p

0

 

6

S  + 2е   
4

S ; 
6

S  + 6е   
o

S ; 
6

S  + 8е   
-2

S  
окислитель

 

В молекуле H2S атом серы имеет устойчивую октетную конфигу-

рацию внешнего энергетического уровня 3s
2
3p

6 и поэтому не может 

больше присоединять электроны, но может их отдавать. 
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Состояние атома, в котором он не может больше принимать 

электроны, называется низшей степенью окисления. 

В низшей степени окисления атом теряет окислитель-

ную способность и может быть только восстановителем. 

В молекуле SO3 все внешние электроны атома серы смещены к 

атомам кислорода. Следовательно, в этом случае атом серы может 

только принимать электроны, проявляя окислительные свойства. 

Состояние атома, в котором он потерял все валентные 

электроны, называется высшей степенью окисления. 

Атом, находящийся в высшей степени окисления, может быть 

только окислителем. 

В молекуле SO2 и элементарной сере S атом серы находится в 

промежуточных степенях окисления, т.е., имея валентные электро-

ны, атом может их отдавать, но, не имея завершенного р-подуровня, 

может и принимать электроны до его завершения. 

Атом элемента, имеющий промежуточную степень окис-

ления, может проявлять как окислительные, так и восстано-

вительные свойства, что определяется его ролью в конкрет-

ной реакции. 

Так, например роль сульфит-аниона SO
2

3  в следующих реакци-

ях различна: 

5Na2SO3 + 2KMnO4 + 3H2SO4  2MnSO4 + 5Na2SO4 + K2SO4 + 3H2O;(3.1) 

 H2SO3 + 2H2S  3S + 3H2O. (3.2) 

В реакции (7.1) сульфит-анион SO
2

3 в присутствии сильного 

окислителя KMnO4 играет роль восстановителя; в реакции (3.2) суль-

фит-анион SO
2

3  – окислитель, так как H2S может проявлять только 

восстановительные свойства. 

Таким образом, восстановителями могут быть: 

1. Простые вещества, атомы которых обладают низкими значе-

ниями энергии ионизации и электроотрицательности (в частности, ме-

таллы). 

2. Сложные вещества, содержащие атомы в низших степенях 

окисления: 

H
1

Cl , H2

2

S , 
3

N H3. 
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3. Сложные вещества, содержащие атомы в промежуточных сте-

пенях окисления: 

Na2

4

S O3, 
2

Fe Cl2, 
2

Sn (NO3)2. 

Окислителями могут быть: 

1. Простые вещества, атомы которых обладают высокими значе-

ниями сродства к электрону и электроотрицательности – неметаллы. 

2. Сложные вещества, содержащие атомы в высших степенях 

окисления: 

K
7

MnO4, K2

6

Сr 2O7, H lС
7

O4. 

3. Сложные вещества, содержащие атомы в промежуточных сте-

пенях окисления: 

Na2

4

S O3, 
4

MnO2, 
2

MnSO4. 

3.1.2. Окислительно-восстановительные пары  

и их количественная характеристика 

В окислительно-восстановительной реакции атомы окислителя и 

атомы восстановителя находятся в двух степенях окисления каждый, 

образуя окислительно-восстановительную пару (ОВП). 

Рассмотрим в качества примера обратимую реакцию: 

2

0

Br  + 
1

J2   2
1

Br  + 2

0

J ; 

Br2 + 2е   2Br– (процесс восстановления); 

2J−  J2 + 2е  (процесс окисления). 

Исходные и полученные в результате реакции ионы образуют 

две окислительно-восстановительные пары: Br2/2Br− и J2/2J−, в кото-

рых Br2 и J2 являются окисленными, а Br− и J− – восстановленными 

формами. В числителе ОВ пары принято ставить атом в более высо-

кой степени окисления в знаменателе – в более низкой степени окис-

ления. 

Состояние атома, отвечающее более низкой степени 

окисления, представляет его восстановленную форму, а более 

высокой степени окисления – его окисленную форму. 

Восстановленная и окисленная формы каждого элемента харак-

теризуются различной активностью, что зависит, прежде всего, от 

природы элемента, температуры, концентрации (если реакция проте-
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кает в растворе), давления (если один или несколько компонентов ре-

акции – газы), характера среды и пр. 

Окислительно-восстановительная способность пары может быть 

количественно оценена величиной окислительно-восстановительного 

потенциала.  

Электрохимические потенциалы окислительно-восстановите-

льных реакций определяются с помощью окислительно-восстановите-

льных (редокси-) электродов. 

Для водных растворов при температуре 25оС (298 К) и 

концентрациях окисленных и восстановленных форм, равных  

1 моль/л, величины, характеризующие их активность, называ-

ются стандартными окислительно-восстановительными по-

тенциалами (Ео), которые измеряются в вольтах (В). 

В приложении представлена таблица стандартных окислитель-

но-восстановительных потенциалов (табл. 9), в которой приведены 

окислительно-восстановительные пары (ОВП), т.е. окисленная (чис-

литель) и восстановленная (знаменатель) формы атома (иона) и зна-

чения Ео. 

Потенциал окислительно-восстановительных электродов служит 

мерой окислительной и восстановительной способности систем. 

Чем выше значение стандартного потенциала окислительно-

восстановительного электрода, тем более сильным окислителем 

будет его окисленная форма. 

Чем ниже значение стандартного потенциала окислительно-

восстановительного электрода, тем более сильным восстанови-

те-лем будет его восстановленная форма. 

3.1.3. Направление окислительно-восстановительных реакций 

Самопроизвольное протекание окислительно-восстановитель-

ной реакции, как и любой другой реакции, сопровождается уменьше-

нием энергии Гиббса. Разность стандартных электродных потенциа-

лов окислителя и восстановителя (∆Eо) связана со стандартной энер-

гией Гиббса (∆Gо) соотношением: 

 ∆Gо = –nF∆Eо, (3.3) 

где n – число принятых (или отданных) в ходе реакции электронов; F – 

число Фарадея (96500 Кл); ∆Eо
 – изменение стандартного окислительно-

восстановительного потенциала в ходе процесса, ∆Eо
 = Ео

окис. – Ео
восст.. 
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Из уравнения (3.3) следует, что возможность самопроизвольного 

протекания окислительно-восстановительной реакции определяется 

значением ∆Eо. 

Если изменение стандартного окислительно-восстанови-

тельного потенциала имеет положительное значение (∆Ео =  

= Ео
окис. – Ео

восст. > 0), то ∆G < 0 и реакция может протекать в 

прямом направлении. 

Если ∆E < 0, то ∆G > 0 и прямая реакция в данных условиях 

невозможна, а возможна лишь обратная реакция. 

В качестве примера рассмотрим реакцию: 

SnCl2 + 2FeCl3  SnCl4 + 2FeCl2. 

Состоянию олова и железа в этой реакции соответствуют окисли-

тельно-восстановительные пары Sn4+/Sn2+ и Fe3+/Fe2+, значения Eо для 

которых равны +0,15 В и +0,77 В соответственно (см. прил., табл. 9). 

В молекуле FeCl3 атом железа находится в высшей степени окис-

ления и, следовательно, способен быть только окислителем. Атом оло-

ва в молекуле SnCl2 имеет промежуточную степень окисления и в при-

сутствии сильного окислителя (FeCl3) является восстановителем. 

Разность ∆Ео = Ео
окис. – Е0

восcт. = 0,77 – 0,15 = 0,62 В величина по-

ложительная, следовательно, в стандартных условиях данная реак-

ция будет осуществляться в прямом направлении. Соотношение в ве-

личинах Ео
окис. и Ео

восcт. определяет и глубину протекания процесса: 

чем больше разность этих величин, тем полнее превращение. 

Часто реакции окисления-восстановления не доходят до конца, и 

в системе устанавливается равновесие, характеризуемое константой 

равновесия, которая может быть вычислена по уравнению 

,
RT

nF
  K

oE
ln  

где К – константа равновесия; ∆Eо = Ео
окис. – Ео

восст. – изменение стан-

дартного окислительно-восстановительного потенциала; n – число от-

данных (принятых) электронов в ходе реакции; F – число Фарадея, 

равное 96500 Кл; R – газовая постоянная, равная 8,31 Дж/моль·К; T – 

абсолютная температура, К. 

3.1.4. Составление уравнений  

окислительно-восстановительных реакций 

Составление уравнения окислительно-восстановительной реак-

ции – задача более сложная, чем в случае реакций обмена, так как в 
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реакции могут участвовать более двух реагентов (окислитель, восста-

новитель и среда) и образоваться несколько продуктов. Продукты ре-

акции можно определить теоретически, используя значения стандарт-

ных окислительно-восстановительных потенциалов, или эксперимен-

тально, анализируя состав реакционной системы. 

При составлении уравнения окислительно-восстановительной 

реакции необходимо: 

1. Выбрать окислитель и восстановитель. 

2. Определить, учитывая характер среды, какие вещества, кроме 

окислителя и восстановителя, будут участвовать в реакции, и какие 

продукты могут быть получены. 

3. Подобрать коэффициенты в уравнении реакции. 

Существует несколько способов составления окислительно-

восстановительных реакций. Наибольшее применение нашли метод 

электронно-ионного баланса и метод электронного баланса.  

Метод электронно-ионного баланса основан на использова-

нии значений стандартных окислительно-восстановительных потен-

циалов при выборе окислителя и восстановителя, составлении элек-

тронно-ионных уравнений и последующем суммировании двух урав-

нений, записанных для процессов окисления и восстановления, в ион-

но-молекулярное уравнение.  

Преимущество этого метода заключается в отсутствии необхо-

димости использования степени окисления атомов и в отчетливом от-

ражении характера среды. 

Рассмотрим пример составления окислительно-восстановите-

льной реакции: 

K2CrO4 + KBr + H2SO4(среда)  

Решение следует осуществлять поэтапно: 

1. Выписываются все ионы, присутствующие в растворе: 

К+, CrO4
2-, Br-, H+, SO4

2- 

2. Осуществляется выбор окислителя и восстановителя. 

Из таблицы окислительно-восстановительных потенциалов 

(прил., табл. 9) выпишем ОВпары (с учетом кислотного характера сре-

ды, H2SO4) для ионов К+, CrO4
2-, Br-. Для ионов среды Н+ и SO4

2- ОВП 

не рассматриваются, так как степень окисления этих ионов в ходе ре-

акции не изменяется. Характер среды оказывает влияние только на 



 
59 

 

окислительно-восстановительную способность окислителя и восста-

новителя. 

ОВпары 
Уравнение процесса 

восстановления 
Ео, В 

К+/Ко К+ + ē  К -2,92 

CrO4
2-/Cr3+(H+) CrO4

2- + 8H+ + 3ē  Cr3+ + 4H2O 1,48 

2Br
2

/ Br  2
Br  + 2ē  2Br- 1,09 

Ионы-окислители подчеркнем одной чертой, а восстановители – 

двумя. 

Выбор окислителя осуществляется из числа ионов (К+, CrO4
2-), 

находящихся в числителе ОВпары. Окислителем будет тот из них, 

для которого Ео имеет наибольшее значение - ион CrO4
2-. Восстанови-

тель выбирается из числа ионов, находящихся в знаменателе ОВпары 

с наименьшим значением Ео. В рассматриваемой реакции ион Br– яв-

ляется восстановителем. 

3. Определяются продукты реакции. Продуктами окислитель-

но-восстановительной реакции являются соответственно ионы окис-

ленной и восстановленной форм в выбранных ОВпарах, т.е. окисли-

тель CrO4
2- восстанавливается до иона Cr3+, восстановитель Br– окис-

ляется до молекулярного брома Br2. 

Для выбранных восстановителя и окислителя из таблицы стан-

дартных окислительно-восстановительных потенциалов (прил., табл. 9) 

выписать соответствующие уравнения реакций, причем для восстано-

вителя записывается реакция окисления, а для окислителя – процесс 

восстановления: 

CrO4
2- + 8H+ + 3ē  Cr3+ + 4H2O (процесс восстановления); 

2Br-  
2

Br  + 2ē (процесс окисления). 

4. Подбор коэффициентов осуществляется с помощью реакций, 

приводимых в таблице стандартных окислительно-восстановительных 

потенциалов: 

2(CrO4
2- + 8H+ + 3ē  Cr3+ + 4H2O); 

3(2Br-  Br2 + 2ē). 

Поскольку в табличных реакциях соблюдается закон сохранения 

массы и заряда (число атомов элементов и суммарные заряды в обе-

их частях уравнения равны), то для нахождения стехиометрических 

коэффициентов суммарной реакции необходимо первую реакцию ум-
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ножить на 2, а вторую на 3. С учетом стехиометрических коэффициен-

тов складывают левые и правые части обеих реакций и получают 

суммарное уравнение: 

2CrO4
2- + 6Br- + 16H+ + 6ē  3Br2 + 2Cr3+ + 8H2O + 6ē. 

5. Записывают реакцию в молекулярном виде, добавляя в пра-

вую и левую части суммарного ионно-молекулярного уравнения оди-

наковое число ионов, не участвующих в процессах окисления и вос-

становления: 

2К2CrO4 + 6КBr + 8H2SO4  3Br2 + Cr2(SO4)3 + 8H2O + 5K2SO4. 

а) исходные вещества записывают с выбранными коэффициен-

тами; 

б) перед молекулой H2SO4 ставится коэффициент 8, так как в 

каждой молекуле H2SO4 содержится 2 иона водорода; 

в) коэффициенты перед веществами, атомы которых не участ-

вуют в окислительно-восстановительной реакции, определяются ме-

тодом подбора; 

г) катионы Cr3+, а также катионы К+, не участвующие в окисли-

тельно-восстановительной реакции, с анионами среды SO4
2- образуют 

сульфаты этих металлов. 

6. Правильность подобранных коэффициентов определяется 

балансом кислорода в обеих частях уравнения (2 х 4 + 8 х 4 = 40 =  

= 12 + 8 + 5 х 4). Баланс кислорода в обеих частях уравнения под-

тверждает правильность составленного уравнения реакции. 

Метод электронного баланса применим для составления 

уравнений окислительно-восстановительных процессов, протекающих 

как в растворах и расплавах, так и в твердых и газообразных систе-

мах. Данный метод основан на уравнивании числа отданных и приня-

тых электронов исходя из изменения степеней окисления атомов в ис-

ходных и конечных веществах и последующем составлении схемы 

электронного баланса. Вопрос о продуктах реакции может быть решен 

или экспериментально, или теоретически, используя значения стан-

дартных окислительно-восстановительных потенциалов (Ео). 

Задача состоит в подборе и расстановке коэффициентов. 

Коэффициенты подбирают методом электронного баланса с по-

мощью электронных уравнений, учитывая правила сохранения числа 

атомов каждого элемента в реакции и сохранения заряда. 
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Число одноименных атомов в левой и правой частях урав-

нения должно быть одинаковое. 

Число электронов, отданных восстановителем, равно чи-

слу электронов, принятых окислителем. 

Рассмотрим пример составления окислительно-восстановитель-

ной реакции между перманганатом калия (KMnO4) и сульфидом калия 

(K2S) в кислой среде (H2SO4): 

KMnO4 + K2S + H2SO4  K2SO4 + MnSO4 + S + H2O. 

1. Определяем степени окисления элементов в исходных веще-

ствах и продуктах реакции: 

2

2

1

SK  + 4

271

OMnK  + H2SO4(среда)  4

2-6

2

1

OSK  + 4

2-62

OSMn  + 
0

S  + H2O. 

В данной реакции изменяются степени окисления атомов серы 

от –2 до 0 и марганца от +7 до +2. 

2. Выбираем восстановитель и окислитель: 

Так как в данной реакции степень окисления серы повышается, 

а марганца понижается, то K2S – восстановитель, а KMnO4 – окис-

литель. 

3. Определяем число электронов, отдаваемых восстановителем 

и принимаемых окислителем, и записываем схему перехода электро-

нов, состоящую из уравнений процессов окисления и восстановления: 

5 S-2  Sо + 2е  (процесс окисления); 

2 Mn+7 + 5е   Mn+2 (процесс восстановления); 
 

5 S-2 + 2Mn+7  5Sо + 2Mn+2. 

Для нахождения стехиометрических коэффициентов суммарной 

реакции первую реакцию умножаем на 5, вторую – на 2, так как число 

отданных восстановителем электронов должно равняться числу элек-

тронов, принятых окислителем. Коэффициенты перед веществами, 

атомы которых не изменяют свою степень окисления, находим мето-

дом подбора. 

4. Записываем уравнение реакции с учетом найденных коэффи-

циентов: 

2KMnO4 + 5K2S + 8H2SO4  2MnSO4 + 5S + 6K2SO4 + 8H2O. 

Правильность подобранных коэффициентов определяем балан-

сом кислорода в обеих частях уравнения (8 + 32 = 8 + 24 + 8). 



 
62 

 

3.1.5. Влияние среды на характер  

окислительно-восстановительных реакций 

В зависимости от рН среды меняется характер протекания окис-

лительно-восстановительного процесса между одними и теми же ре-

гентами. Например, взаимодействие восстановителя сульфита натрия 

(Na2SO3) с окислителем перманганатом калия (KMnO4) в кислотной 

(рН < 7), нейтральной (pH = 7) и щелочной (pH > 7) среде приводит к 

образованию различных продуктов реакций: 

5Na2SO3 + 2KMnO4 + 3H2SO4  2MnSO4 + 5Na2SO4 + K2SO4 + 3H2O 

(pH < 7); 

Na2SO3 + 2KMnO4 + H2O  3Na2SO4 + 2MnO2 + 2KOH (pH = 7); 

Na2SO3 + 2KMnO4 + 2KOH  Na2SO4 + 2K2MnO4 + H2O (pH > 7). 

Это объясняется тем, что в соответствии с уравнением Нернста 

окислительно-восстановительная способность систем зависит не 

только от активности окисленной и восстановленной форм вещества, 

но и от рН среды для реакций с участием ионов Н+ и ОН-. 

В общем виде для реакции: 

Ox + mH+ + nе   Red + m H2O, 

потенциал вычисляется по уравнению Нернста (3.4): 

 .
nF

RT
EE

Red

m

HOx

a

aa
 lno  (3.4) 

Стандартный потенциал Ео относится к значению 
Н

а  = 1 моль/л. 

Например, для реакции: 

MnO4
- + 8H+ + 5ē  Mn2+ + 4H2O, 

в которой ионы MnO4
- являются окисленной формой вещества, а ионы 

Mn2+ – восстановленной формой вещества, потенциал определяется 

уравнением: 

 
2Mn

8

H4
MnOo

4MnO2/Mn4MnO a

aa

lg
5

0,059
EE . (3.5) 

Под знаком логарифма в уравнении отсутствует активность во-

ды, которая при электродных реакциях остается практически постоян-

ной и вводится в значение Ео. Учитывая, что lg aH+= −pH, получаем: 

 0,094pH
a

a
0,012lgEE

2Mn

4
MnO

4MnO2/Mn4MnO

o . (3.6) 
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Как видно, окислительно-восстановительный потенциал мало 

зависит от активностей ионов MnO4
- и Mn2+ и существенно меняется с 

изменением рН раствора. 

Влияние рН среды оказывает влияние и на направление окисли-

тельно-восстановительной реакции. Так, реакция 

3I2 + 3H2O  6H+ + IO-
3 + 5I-. 

в зависимости от характера среды может протекать как в пря-

мом, так и в обратном направлении. Прибавление к раствору кислоты 

(понижение рН) вызывает увеличение концентрации ионов [Н+] и в со-

ответствии с принципом Ле Шателье смещает равновесие в сторону 

обратной реакции. Прибавление щелочи (повышение рН) смещает 

равновесие в направлении прямой реакции. 

3.1.6. Виды реакций окисления-восстановления 

1. Межмолекулярные реакции. Данные реакции протекают с 

изменением степени окисления атомов, входящих в состав различных 

веществ. Все рассмотренные выше реакции относятся к этому типу. 

2. Внутримолекулярные реакции. К этому типу относятся та-

кие реакции окисления-восстановления, в которых два разных атома в 

молекуле вещества могут быть по отношению друг к другу окислите-

лем и восстановителем. Обычно это реакции разложения веществ, 

например 

(NH4)2Cr2O7  N2 + Cr2O3 + 4H2O; 

2
3

N   2

0

N  + 6е ; 

2
6

Cr  + 6е   2
3

Cr . 

3. Реакции диспропорционирования, или самоокисления-

самовосстановления. В окислительно-восстановительных реакциях 

этого вида принимают участие атомы одного и того же элемента. Та-

кие реакции возможны в тех случаях, когда в состав сложного вещест-

ва входит атом, находящийся в промежуточной степени окисления, 

который способен отдавать и принимать электроны, переходя один – 

в состояние более высокой степени окисления, другой – в состояние 

более низкой степени окисления: 

4K
5

Cl O3  K
1

Cl (восст) + 3K
7

Cl O4(окис); 
5

Cl   
7

Cl  + 2е ; 
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5

Cl  − 6е   
1

Cl . 

Вопросы для самоконтроля 

1. Понятие об окислительно-восстановительных процессах. Оп-

ределение понятий: окисление, восстановление, окислитель, восста-

новитель. 

2. Как изменяются окислительно-восстановительные свойства 

элементов в периодах и группах периодической системы? 

3. Степени окисления элементов в простых и сложных вещест-

вах. Высшая и низшая степени окисления элемента. Как отражается 

изменение степени окисления элемента на его окислительно-восста-

новительных свойствах? Приведите примеры. 

4. Стандартный окислительно-восстановительный потенциал. 

Как с его помощью можно оценить силу окислителя и восстановителя? 

Критерий самопроизвольного протекания окислительно-восстанови-

тельной реакции. 

5. Составьте уравнение окислительно-восстановительной реак-

ции, используя метод электронного баланса: 

KBr + KBrO3 + H2SO4  Br2 + K2SO4 + H2O. 

6. Виды окислительно-восстановительных реакций. 

3.1.7. Примеры решения типовых задач 

Пример 1. Укажите, какие из приведенных соединений HNO3, 

NO, NH3 могут проявлять только окислительные, только восстанови-

тельные и как окислительные, так и восстановительные свойства. 

Решение. HNO3 – всегда окислитель, так как содержит азот (N+5) 

в высшей степени окисления: 

N+5 + 8е   N-3 (окислитель, процесс восстановления), 

N+5 – е  -/  (восстановительная способность отсутствует). 

NO – может быть и окислителем, и восстановителем, так как со-

держит азот в промежуточной степени окисления (N+2): 

N+2  N+5 + 3е  (процесс окисления, восстановитель), 

N+2 + 5е   N-3 (процесс восстановления, окислитель). 

NH3 – всегда восстановитель, так как содержит азот в низшей 

степени окисления (N-3): 

N-3  N+5 + 8е  (процесс окисления, восстановитель), 
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N-3 + е  -/  (окислительная способность отсутствует). 

Пример 2. Объясните, возможны ли окислительно-восстанови-

тельные реакции между следующими веществами: а) H2S и HJ; б) H2S 

и H2SO3; в) H2SO3 и HСlO4? 

Решение. 

а) Степень окисления серы в H2S равна – 2, степень окисления 

йода в HI – (–1). Так как и сера, и йод находятся в низших степенях 

окисления, то оба вещества проявляют только восстановительные 

свойства и взаимодействовать друг с другом не могут. 

б) В H2S сера имеет низшую степень окисления S-2; в H2SO3 сера 

находится в промежуточной степени окисления S+4. 

Следовательно, взаимодействие этих веществ возможно, при-

чем H2SO3 является окислителем. 

в) степень окисления серы в H2SO3 равна +4, хлор в HСlO4 имеет 

высшую степень окисления +7. Реакция между H2SO3 и HСlO4 воз-

можна, H2SO3 в этом случае проявляет восстановительные свойства. 

Пример 3. Составьте уравнение окислительно-восстановитель-

ной реакции, протекающей по схеме: 

KMnO4 + H3PO3 + H2SO4(среда)  MnSO4 + H3PO4 + K2SO4 +H2O. 

Решение. Определяем степени окисления элементов в исход-

ных веществах и продуктах реакции: 

O.HOSKOPHOSnMSOHOPHOMK 
2

2

4

612

4

5

3

12

4

62

4(среда)23

23

3

12

4

71

 

Осуществляем выбор окислителя и восстановителя. 

Окислитель − KMnO4 (степень окисления марганца в реакции 

понижается). 

Восстановитель − H3PO3 (степень окисления фосфора в ходе 

реакции повышается). 

Составляем уравнения электронного баланса для окислителя и 

восстановителя: 

восстановитель 5 Р+3  Р+5 + 2е  (процесс окисления), 

окислитель 2 Мn+7 + 5е   Мn+2 (процесс восстановления). 
 

 5 Р+3 + 2Мn+7  5Р+5 + 2Мn+2. 

Стехиометрические коэффициенты определяем методом элек-

тронного баланса с помощью электронных уравнений. Общее число 
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электронов, отданных восстановителем, равно числу электронов, при-

соединяемых окислителем. Наименьшее общее кратное для отданных 

(2) и принятых (5) электронов равно 10. Для восстановителя и продук-

та его окисления получаем коэффициент 5, для окислителя и продук-

та его восстановления – коэффициент 2. Коэффициенты перед веще-

ствами, атомы которых не меняют свою степень окисления, находим 

методом подбора. Уравнение реакции будет иметь вид: 

2КМnO4 + 5Н3РО3 + ЗН2SO4  2МnSO4 + 5Н3РО4 + К2SO4 + 3Н2O. 

Правильность подобранных коэффициентов определяем балан-

сом кислорода в обеих частях уравнения (8 + 15 + 12 = 8 + 20 + 4 + 3). 

3.1.8. Задачи для домашнего задания 

1. Определить степени окисления атомов элементов, входящих 

в состав следующих соединений: 

№ задачи Вещества 

1.1 K2S, Na2Cr2O7, H2CO3, FeO, SO2 

1.2 Na3[Cr(OH)6], KCrO4, H2SiO3, Fe, PH3 

1.3 PbO2, KClO3, LiNO3, Mn, H2SiO3 

1.4 Pb(NO3)2, K2MnO4, NO, HCl, H2 

1.5 CrO3, H2S2O3, Cr2(SO4)3, H2O2, LiH 

1.6 HNO3, PH3, Na3PO4, H2O2, Ca 

1.7 Na3AsO4, Zn, MnO2, H2O, H2S 

1.8 OF2, CaH2, NH2OH, H3BO3, Fe(CrO2)2 

1.9 As2S3, KClO3, KOCl, Ca, HIO3 

1.10 I2, K2CrO4, CuS, NH4Cl, NaH 

1.11 H3PO4, NaNO3, K2SO3, Fe(OH)3, Mg 

1.12 Na, HMnO4, H2SO4, FeCl3, NO2 

1.13 CuCl2, KMnO4, S, K2SO4, HBr 

1.14 Br2, CrCl3, NaNO2, HI, K2CrO4 

1.15 NaNO3, Al, PbS, H3PO3, O2 

1.16 CaH2, MnO2, Al2SO4, F2, H3AsO4 

1.17 NH3, Ca, AlCl3, Fe2(SO4)3, Cr2O3 

1.18 HClO3, K, Na2CrO4, CaSO4, Cl2 

1.19 K2S, CuSO4, MnCl2, Cu, H2SO3 

1.20 MnO2, HgCl2, H3SbO3, K2[Zn(OH)4], PbO2 

2. Какие окислительно-восстановительные процессы происходят 

при следующих превращениях в указанных рядах (составить ионно-

электронные схемы)? 

№ задачи Ряды превращений 

2.1 AsO3
-  AsO2

-; NO2
-  NH3; Pb  Pb2+ 

2.2 MnO4
-  Mn2+; ClO3

-  Cl-; I2  2I- 

2.3 Pb2+  PbO2; PO3
-  PO4

3-; Sn  Sn2+ 
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№ задачи Ряды превращений 

2.4 ZnO2
2-  Zn2+  Zn  ZnO 

2.5 PH3  P  P2O3  P2O5 

2.6 Cl-  ClO3
-  ClO2  ClO4

- 

2.7 CrO4
2-  Cr2O7

2-; P2O7
4-  PO2

3-; Sn  SnO2 

2.8 SO2  SO3; MnO4
-  MnO4

2-; S2O7
2-  S2O8

2- 

2.9 P  P2O5  P2O3  PO4
3- 

2.10 Cr3+  CrO4
2-; Fe  Fe3+; BrO3

-  Br 

2.11 NO2
-  NO; Al  Al3+; Cl2  2Cl- 

2.12 S2-  S; FeO  Fe2O3; PO2
3-  PH3 

2.13 NO  N2O5; N2H4  NH3; S  SO4
2- 

2.14 SO3  SO2  S  H2S 

2.15 Mn  MnO  MnO2  MnO4
- 

2.16 AsH3  As  As2O3  As2O5 

2.17 NH3  N2  NO  N2O5 

2.18 Cl2O7  ClO3
-  ClO-  Cl2  Cl- 

2.19 SO2  S; NH4
+  N2; S2O7

2-  S2O3
2- 

2.20 H2S  S  SO2  SO3 

3. Для следующих окислительно-восстановительных реакций со-

ставить уравнения электронного баланса и подобрать коэффициенты: 

№  
задачи 

Уравнения реакций 

3.1 KI + KIO3 + Н2SO4(среда)  I2 + K2SO4 + Н2О 

3.2 FeSO4 + К2Сr2O7 + Н2SO4(среда)  Fe2(SO4)3 + Сr2(SO4)3 + K2SO4 + Н2O 

3.3 Fe + HNO3  Fe(NO3)2 + NO + H2O 

3.4 КМnO4 + КNO2 + Н2SO4(среда)  МnSO4 + КNО3 + К2SO4 + Н2O 

3.5 Sn + HNO3  Sn(NO3)2 + NO + H2O 

3.6 FeSO4 + KIO3 + H2SO4(среда)  Fe2(SO4)3 + I2 + K2SO4 + H2O 

3.7 СrCl3 + Br2 + NaОН(среда)  Na2СrO4 + NaBr + NaCl + H2O 

3.8 NаI + РbО2 + Н2SO4(среда)  РbSO4 + I2 + Na2SO4 + Н2О 

3.9 NaNO2 + KI + H2SO4(среда)  NaNO3 + I2 + K2SO4 + H2O 

3.10 K2Сr2O7 + Н2S + H2SO4(среда)  Сr2(SO4)3 + S + K2SO4 + Н2O 

3.11 КМnO4 + Nа2SO3 + Н2O(среда)  MnO2 + Na2SO4 + KOH 

3.12 Al + K2Cr2O7 + H2SO4(среда)  Al2(SO4)3 + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H2O 

3.13 I2 + Cl2 + H2O(среда)  HIO3 + HCl 

3.14 NaBr + NaBrO3 + H2SO4(среда)  Br2 + Na2SO4 + H2O 

3.15 FeSO4 + Cl2 + Na2SO4  Fe2(SO4)3 + NaCl 

3.16 K2СrO4 + Н2S + H2SO4(среда)  Сr2(SO4)3 + S + K2SO4 + Н2O 

3.17 K2Сr2O7 + НJ + H2SO4(среда)  Сr2(SO4)3 + J2+ K2SO4 + Н2O 

3.18 КВr + КВrO3 + Н2SO4(среда)  Вr2 + К2SO4 + Н2О 

3.19 H3PO3 + AgNO3 + H2O(среда)  Ag + HNO3 + H3PO4 

3.20 КМnO4 + Nа2SO3 + КОН(среда)  K2MnO4 + Na2SO4 + H2O 

4. Определить, в каком направлении могут самопроизвольно 

протекать следующие окислительно-восстановительные реакции: 
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№ задачи Уравнения реакций 

4.1 2CrCl3 + 3Вr2 + 16NаОН  2Nа2СrO4 + 6NаВr+ 6NaCl + 8H2О 

4.2 К2Сr2O7 + 14НСl  3Сl2 + 2СrСl3 + 2КСl + 7H2О 

4.3 2КМnO4 + 16НВr  5Вr2 + 2КВr + 2МnВr2 + 8Н2О 

3.4 10НNO3 + 4Zn  N2O + 4Zn(NO3)2 + 5H2О 

4.5 2Al + К2Сr2O7 + 7Н2SO4  Al2(SO4)3 + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + 7H2O 

4.6 10HNO3 + 4Са  NН4NО3 + 4Са(NO3)2 + 3H2O 

4.7 3FeS + 8НNО3  3Fe(NО3)2 + 3S + 2NO + 4H2О 

4.8 6Р + 5НClO3 + 9Н2О  6Н3РO4 + 5НСl 

4.9 Н2S + 4Cl2 + 4Н2О  Н2SO4 + 8НСl 

4.10 Н3PO3 + SnCl2 + Н2O  Н3PO4 + Sn + 2HCl 

4.11 3Н2S + Н2SO4  4S + 4Н2O 

4.12 2HIO3 + 5H2O2  I2 + 5O2 + 6H2О 

4.13 2KCl + Fe2(SO4)3  2FeSO4 + Cl2 + K2SO4 

4.14 KClO3 + 5KCl + 3H2O  3Cl2 + 6KOH 

4.15 2NO + I2 + 2Na2SO4 + 2H2O  2NaNO2 + 2NaI + 2H2SO4 

4.16 4Zn + 10HNO3(разб.)  4Zn(NO3)2 + N2O + 5H2O 

4.17 5FeCl3 + MnCl2 + KCl + 4H2O  5FeCl2 + KMnO4 + 8HCl(разб.) 

4.18 Pb + 2HNO3 + H3PO4  H3PO3 + Pb(NO3)2 + H2O 

4.19 SnCl4 + 2KI  SnCl2 + 2KCl + I2 

4.20 2HIO3 + 4H2O  I2 + 5H2O2 

3.1.9. Варианты домашних заданий 

№  
варианта 

№ задачи № варианта № задачи 

1 1.1, 2.1, 3.1, 4.1 11 1.11, 2.11, 3.11, 4.11 
2 1.2, 2.2, 3.2, 4.2 12 1.12, 2.12, 3.12, 4.12 
3 1.3, 2.3, 3.3, 4.3 13 1.13, 2.13, 3.13, 4.13 
4 1.4, 2.4, 3.4, 4.4 14 1.14, 2.14, 3.14, 4.14 
5 1.5, 2.5, 3.5, 4.5 15 1.15, 2.15, 3.15, 4.15 
6 1.6, 2.6, 3.6, 4.6 16 1.16, 2.16, 3.16, 4.16 
7 1.7, 2.7, 3.7, 4.7 17 1.17, 2.17, 3.17, 4.17 
8 1.8, 2.8, 3.8, 4.8 18 1.18, 2.18, 3.18, 4.18 
9 1.9, 2.9, 3.9, 4.9 19 1.19, 2.19, 3.19, 4.19 

10 1.10, 2.10, 3.10, 4.10 20 1.20, 2.20, 3.20, 4.20 

3.1.10. Экспериментальная часть 

Лабораторная работа 

«ИЗУЧЕНИЕ ОКСИЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ РЕАКЦИЙ» 

Опыт 1. Окислительное действие сложного иона 

1. В пробирку налить 2 мл раствора бихромата калия, добавить 

1,5 мл разбавленной серной кислоты H2SO4 для придания кислотного 

характера среды и небольшими порциями прибавлять раствор суль-

фата железа (II) FeSO4 до появления зеленой окраски. Зеленая окра-

ска раствора обусловлена наличием ионов хрома Cr3+. 
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2. Написать уравнение реакции: 

K2Cr2O7 + FeSO4 + H2SO4(среда)  

Продуктами реакции являются сульфаты Fe3+, Cr3+, К+ и вода. 

3. Определить степени окисления элементов, входящих в состав 

исходных веществ и продуктов реакции. Указать, какую роль в связи с 

этим они могут играть в реакции окисления – восстановления. 

4. Выбрать восстановитель и окислитель. 

5. Составить уравнение электронного баланса, подобрать нуж-

ные коэффициенты в уравнении реакции. 

Опыт 2. Влияние различных степеней окисления иода на 

его роль в окислительно-восстановительных реакциях 

Цель опыта – оценить возможность взаимодействия KI c KIO3 в 

кислой среде. 

1. В пробирку налить 2 мл раствора KIO3, добавить 1 мл разбав-

ленной серной кислоты и небольшими порциями добавить 2 мл рас-

твора KI. Что наблюдается? Внести 2…3 капли раствора крахмала. На 

образование какого вещества указывает появление синего окрашива-

ния раствора? 

2. Написать уравнение реакции: 

KI + KIO3 + H2SO4(среда)  

Продуктами реакции являются йод, сульфат калия и вода. 

3. Установить степень окисления иода в молекулах и на основа-

нии этого определить роль каждой молекулы в реакции окисления – 

восстановления. 

4. Составить уравнение электронного баланса, подобрать нуж-

ные коэффициенты в уравнении реакции. 

5. К какому типу окислительно-восстановительных реакций отно-

сится данная реакция? 

Опыт 3. Окислительно-восстановительные свойства 

атомов, находящихся в промежуточной степени окисления 

1. В две пробирки налить по 2 мл раствора нитрита калия KNO2, 

добавить 1мл разбавленной серной кислоты для создания характера 

среды. В одну пробирку добавить небольшими порциями раствор 

перманганата калия KMnO4, а в другую – сульфида калия K2S до по-

явления видимых признаков изменения растворов. 

2. Написать уравнения реакций: 
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KNO2 + KMnO4 + H2SO4(среда)  (1) 

В первой реакции KNO2 превращается в KNO3, кроме того, обра-

зуются сульфаты Mn2+, K+ и вода. 

KNO2 + K2S + H2SO4(среда)  (2) 

Во второй реакции выпадает в осадок сера S, выделяется окись 

азота NO, образуется сульфат калия и вода. 

3. Определить степени окисления элементов, входящих в состав 

исходных веществ и продуктов реакции. Почему KNO2 может прояв-

лять свойства и окислителя, и восстановителя? 

4. Указать роль KNO2 в каждой реакции. 

5. Составить уравнение электронного баланса, подобрать нуж-

ные коэффициенты в уравнениях реакций. 

Опыт 4. Влияние среды на характер окислительно-вос-

становительных реакций 

1. В три пробирки налить по 2–3 мл раствора перманганата ка-

лия KMnO4. Для создания нужного характера среды в первую пробир-

ку добавить 1–2 мл разбавленной серной кислоты, во вторую – такой 

же объем воды, в третью – концентрированный раствор едкого калия 

(30%-ный раствор КОН). 

В каждую пробирку приливать небольшими порциями (при 

взбалтывании) раствор сульфита натрия Na2SO3. Наблюдать и отме-

чать происходящие изменения. Обратить внимание на то, что реакция 

в щелочной среде происходит в две стадии. 

2. Написать уравнения реакций: 

KMnO4 + Na2SO3 + H2SO4(среда)  (1) 

В первой реакции Na2SO3 превращается в Na2SO4, кроме того, 

образуются сульфаты Mn2+, K+ и вода. 

KMnO4 + Na2SO3 + H2O(среда)  (2) 

В нейтральной среде Na2SO3 превращается в Na2SO4, образуют-

ся диоксид марганца MnO2 и гидроксид калия КОН. 

KMnO4 + Na2SO3 + KOH(среда)  K2MnO4 + … (3а) 

3K2MnO4 + 2H2O  2KMnO4 + MnO2 + 4KOH (3б) 

В щелочной среде на первой стадии Na2SO3 превращается в 

Na2SO4, образуются манганат калия K2MnO4 и вода. 

3. По положению марганца в периодической системе элементов 

определить его возможные степени окисления. Указать степень окис-
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ления атома марганца в молекуле KMnO4 и на основании этого опре-

делить роль KMnO4 в окислительно-восстановительных реакциях. 

4. Определить степень окисления атома серы в Na2SO3. Указать, 

какую роль в связи с этим Na2SO3 может играть в реакции окисления – 

восстановления в паре с КMnO4? 

5. На основании проделанных опытов сделать вывод, в какой 

среде процесс восстановления протекает наиболее интенсивно. 

6. Составить уравнение электронного баланса, подобрать нуж-

ные коэффициенты в уравнениях реакций. 

3.2. Электродные процессы 

3.2.1. Основные понятия, определения 

Электродными процессами называются физико-химические 

процессы, которые протекают на границе разделапроводников элек-

трического тока первого и второго рода и сопрровождаются перехо-

дом через эту границу заряженных частиц (ионов, электронов). 

Все электродные процессы подразделяются на две группы: 

1) процессы возникновение разности потенциалов и, следова-

тельно, постоянного электрического тока в результате протекания хи-

мической реакции. Устройства, в которых реализуется это явление, 

называют химическими источниками тока (например, гальванические 

элементы, аккумуляторы); 

2) химические процессы, протекающие при пропускании посто-

янного электрического тока через электролит. Это явление называют 

электролизом, а устройства, в которых оно реализуется, – электроли-

зерами. 

Эти две группы процессов взаимообратимы и представляют 

собой окислительно-восстановительные реакции, которые, в отличие 

от обычных ОВР характеризуются пространственным разделением 

(катодное восстановление, анодное окисление) участников реакции и 

направленным движением электронов и ионов. 

Катодные процессы связаны с восстановлением молекул или 

ионов реагирующего вещества, анодные – с окислением реагирующе-

го вещества и с растворением. 

Любая электрохимическая система состоит из внутренней и 

внешней цепей. Внутренняя цепь включает два электрода, про-
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странство между которыми часто разделено пористой полупроницае-

мой перегородкой (диафрагмой). 

Внешняя цепь представляет собой металлический проводник, 

обеспечивающий прохождение электроческого тока (перенос электри-

ческих зарядов) между электродами. 

Электродами называют проводники, имеющие электронную 

проводимость и находящиеся в контакте с ионным проводником. 

Обычно электроды – это металлические пластины или сетки, на кото-

рые нанесены реагенты – активные вещества, непосредственно уча-

ствующие в токообразующей реакции. Ионными проводниками 

служат растворы или расплавы электролитов, а также твердые элек-

тролиты. 

Типы электродов. Электрохимические электроды подразде-

ляют на два основных типа: обратимые электроды и необратимые 

электроды. На обратимых электродах при изменении направления то-

ка протекает та же реакция, но в обратном направлении. На необра-

тимых электродах при перемене направления тока возникает новый 

химический процесс. Примером обратимого электрода служит медь, 

находящаяся в растворе, содержащем ионы Cu2+. Электродный про-

цесс проходит либо в прямом, либо в обратном направлениях: 

Cu + e2   Cu2+. 

Медь, находящаяся в растворе кислоты, является уже примером 

необратимого электрода, В этом случае в зависимости от направле-

ния тока во внешней цепи на электроде происходит восстановление 

ионов водорода: 

2Н+ + 2ē  Н2 , 

либо окисление инов меди: 

Cu → Cu2+ + e2 . 

В зависимости от свойств веществ и заряженных частиц, участ-

вующих в электрохимических процессах, и характера равновесий об-

ратимые электроды классифицируются на следующие классы: 

Ионно-металлический электрод 1-го рода. Это металл (не-

металл), помещенный в раствор, погружѐнный в электролит, содер-

жащий ионы этого же элемента. Электрод обозначается символом 

Ме/Ме
n+

. Черта раздела означает границу раздела металла и расвора 
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электролита. Эти электроды являются основой конструкций большин-

ства гальванических элементов. 

Ионно-металлический электрод 2-го рода. Это металл и его 

нерастворимая соль, помещенные в электролит, содержащий анион 

этой соли, например Ag, AgCl/Cl-. Хлорсеребряный электрод широко 

применяется в измерениях ЭДС для практических целей. 

Окислительно-восстановительный электрод – платино-

вая пластина, погруженная в раствор смеси веществ, содержащей хи-

мический элемент в различных степенях окисления. С помощью таких 

электродов определяются электрохимические потенциалы окисли-

тельно-восстановительных реакций. 

В рассмотренных выше ионно-металлических электродах через 

границу раздела фаз переходят ионы металлов. В окислительно-вос-

становительном электроде через границу раздела фаз переходят 

электроны. 

Ионообменные (ионоселективные) электроды – мембран-

ные конструкции, содержащие растворы солей, ионы которых могут 

проходить сквозь мембрану. Применяются для измерения концентра-

ций ионов. 

Реакции в электрохимических процессах являются гетерогенны-

ми, так как протекают на границе раздела фаз (например, металл/  

вода или металл/раствор электролита). При этом происходит перенос 

заряда и вещества через границу раздела фаз «твердое вещество/  

жидкость». 

При погружении металлической пластины, свободной от оксид-

ной пленки, в воду или раствор электролита начинается взаимодейст-

вие ионов поверхностного слоя металла, находящихся в узлах решет-

ки, с компонентами раствора, главным образом с полярными молеку-

лами воды, ориентированными у поверхности электрода. В результа-

те часть ионов поверхностного слоя металла переходит в раствор в 

виде гидратированных ионов (Ме
n+

·mH2O), а на металле остаются 

электроны, заряд которых не скомпенсирован положительно заряжен-

ными ионами. 

На поверхности раздела фаз образуется двойной электриче-

ский слой, строение которого напоминает строение конденсатора, со-

стоящего из двух противоположно заряженных обкладок (рис. 3.1). 



 
74 

 

Двойной электрический слой возникает в результате перехода 

заряженных частиц через границу раздела металл/раствор, т.е. в ре-

зультате обмена ионами между поверхностью металла и раствором. 

 
Двойной электрический слой 

Рис. 3.1. Схема возникновения двойного электрического слоя и электродного  
потенциала на границе металл/электролит;  – катионы металла,  

расположенные в узлах кристаллической решетки; O – пустоты  
в кристаллической решетке;  – гидратированные катионы металла,  

перешедшие в раствор; ● – избыточные электроны, оставшиеся  
в металле после ухода катионов 

При его формировании, например, в случае металлической пла-

стины, погруженной в воду, протекают следующие процессы: 

1) отрыв положительно заряженных ионов (катионов), находя-

щихся на поверхности металла и расположенных в узлах его кристал-

лической решетки, от поверхности и переход их в жидкую фазу: 

Ме → Ме
n+ + en , 

где Ме – атом металла, Ме
n+ – ион металла, n – заряд иона металла, 

e  – электрон. 

При этом в фазе металла нарушается баланс зарядов. Избыток 

электронов, оставшихся в металле, заряжает его поверхность отрица-

тельно. Этот процесс является следствием взаимодействия катионов 

с полярными молекулами воды, ориентированными своими отрица-

тельными заряженными концами к поверхности металла; 

2) гидратация катионов полярными молекулами воды в объеме 

жидкой фазы (или в общем случае сольватации молекулами раство-

рителя): 

Me + mH2O → Ме
n+

·mH2O(в растворе) + en (на металле). 

М Ж 
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Накопление ионов металла в растворе начинает тормозить 

дальнейшее растворение металла. Протекает обратная реакция – 

восстановление ионов металла с осаждением их на поверхности ме-

талла: 

Ме
n+

·mH2O(в растворе) + en (на металле) → Me + mH2O. 

Ионы металла (Ме
n+

) находятся под действием силы притяжения 

их молекулами воды и силы, стремящейся «втянуть» ионы обратно в 

металл, т.е. одновременно протекают два противоположных процес-

са: растворение и кристаллизация, что приводит к равновесию  

Me + mH2O  Ме
n+

·mH2O(в растворе) + en (на металле). 

Равновесие имеет динамический характер, так как прямой и об-

ратный процессы идут с одинаковой скоростью в прямом и обратном 

направлениях. 

На границе металл/раствор в условиях равновесия, за счет 

процессов растворения-осаждения металла, возникает двойной 

электрический слой и соответствующий ему скачок потенциала – 

электродный потенциал (Е), а уравнение процесса, описывающее 

его возникновение – уравнением электродного процесса. 

3.2.2. Электродный потенциал 

Все межфазные скачки потенциала – электрические разности 

потенциала на границе раздела двух фаз определяются работами пе-

реноса единичного положительного заряда. В реальных процессах 

участвуют реальные заряженные частицы – электроны, ионы. 

Состояние равновесия характеризуется равенством электрохи-

мических потенциалов ионов металла в двух фазах (в растворе и в 

фазе металла): 

 
р-р

nMe

Me

nМe
μ~~μ , (3.7) 

где Me

nМe
μ~ , 

р-р

nMe
μ~  − электрохимический потенциал ионов металла 

( nМе ) в фазе металла и в растворе. 

Электрохимический потенциал представляет собой сумму хими-

ческого потенциала заряженной частицы Me

nМe
μ  и работы переноса 

заряда ( MenFE ) внутри фазы. 

Химический потенциал характеризует состояние какого-нибудь 

рассматриваемого компонента i в фазе данного состава при опреде-

ленных внешних условиях и определяется равенством: 
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o
ln μμ

i
RT аι , 

где RTTf
i

)(oμ  – химический потенциал, при активности компо-

нента i = 1 моль/л; а - активность компонента i, а  = 
i

c ·  (для раз-

бавленных растворов  = 1 и а  = с (
V

n
c i

i
 – концентрация компо-

нента i, моль/л, 
i

n  – число молей компонента i, V – общий объем, л);  

Т – температура, К; R – универсальная газовая постоянная, равная 

0,082 л·атм·моль-1·К-1. 

Химический потенциал − функция состояния, определяющая 

направление и предел самопроизвольного перехода компонента i из 

одной фазы в другую при соответсвующих превращениях (напри-

мер, путем растворения, испарения, кристаллизации и т.д.). 

При постоянном давлении и температуре: 

i
ii

dG
( ) μ

p, T, ndn
, 

где 
iμ  – изменение энергии Гиббса, соответствующее изменению чис-

ла молей i-го вещества на единицу. 

Тогда уравнение (3.7) приобретает вид: 

р-р р-рMe Me
n nМe Me

μ μnFE nFE , 

где Me

nМe
μ  − химический потенциал, n – заряд иона металла, F – число 

Фарадея, EМе и Ер-р – электродные потенциалы ионов металла в двух 

фазах. 

Отсюда равновесный электродный потенциал на границе ме-

талл/раствор соли металла равен: 

 

р-р Me
n nр-р Me Me

μ μ
.MeE E E

nF
 (3.8) 

Активность Меn+ − ионов в кристаллической решетке металла 

постоянна, поэтому и их химический потенциал в фазе металла по-

стоянен. Химический же потенциал этих ионов в растворе зависит от 

их активности согласно уравнению: 

р р р-р р рo
n n nМe Me Me

μ (μ ) lnαRT , 

где р ро
nМe

(μ )  − химический потенциал при p p
nMe

α  = 1 моль/л. 
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Подставляя значения химических потенциалов в выражение 

(3.8), получаем: 
o o Me

n n p p p-poМе Me
n nMe Me

(μ ) μ
ln ln

RT RT
Е E

nF nF nF
α α , 

или 

p-po
nMe

ln
RT

Е E
nF

α , 

где Ео – стандартный электродный потенциал при p p
nMe

α  = 1 моль/л, 

В; R – универсальная газовая постоянная, равная 8,314 Вт·с·моль-1·К-1; 

T – абсолютная температура, К; F – постоянная Фарадея, равная 

96485,35 Кл·моль−1; n – число молей электронов, участвующих в элек-

тродном процессе. 

Полученное выражение называется уравнением Нернста. 

Знак и величина электродного потенциала на границе металл/ 

раствор соли зависит от природы металла ( Ео), температуры и ак-

тивности ионов в растворе ( р-р
nMe

α ). 

Абсолютное значение разности потенциалов на границе металл/ 

раствор электролита принципиально измерить нельзя никакими 

средствами, так как она возникает между двумя фазами разной при-

роды (твердый металл/жидкий раствор). Однако можно измерить раз-

ность потенциалов двух различных электродов, приняв один из них за 

электрод сравнения. 

Поэтому для сравнения электродных потенциалов выбираются 

стандартные условия: (температура – 298 К, давление – 1,013·105 Па, 

активность одноименного иона в растворе равна 1 моль/л). 

В качестве электрода сравнения, согласно международному 

соглашению, используют стандартный водородный электрод. 

3.2.3. Стандартный водородный электрод 

Конструктивно стандартный водородный электрод состоит из 

платиновой пластинки, покрытой слоем электролитической платины − 

платиновой чернью, контактирующей с газообразным водородом под 

давлением 1,013·105 Па (1 атм) и раствором серной кислоты с актив-

ностью ионов водорода 1 моль/л (рис. 3.2). 

В водородном электроде происходит реакция, аналогичная ре-

акциям, протекающим на поверхности металлических электродов. 
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Платина (Pt) играет роль инертного проводника, а ее поверхностный 

слой адсорбирует (концентрирует) водород. Адсорбированный водо-

род, взаимодействуя с молекулами воды, переходит в раствор в виде 

ионов, оставляя на платине электроны:  

Н2  | 2Н  2Н+ + 2e  |  2Н+ 

 газ металл (Pt) p-p 

При этом платина заряжается отрицательно, а раствор – поло-

жительно. Возникает скачок потенциала между платиной и раствором. 

Наряду с переходом ионов в раствор идет обратный процесс восста-

новления ионов Н+ с образованием молекул водорода. 

 

Рис. 3.2. Схема стандартного водородного электрода 

На поверхности пластины устанавливается следующее равнове-

сие: 2Н+ + 2ē  Н2. 

Возникающую при равновесии разность потенциалов между 

стандартным водородным электродом и раствором серной кислоты 

называют потенциалом стандартного водородного электрода. Схема-

тически водородный электрод обозначают 2Н+ | Н2 (Pt), где вертикаль-

ная черта – поверхность раздела фаз. 

Электродный потенциал стандартного водородного элек-

трода условно принят за нуль (Ео
2Н+/Н2

 = 0,00 В). 

3.2.4. Ряд стандартных электродных потенциалов  

(ряд напряжений металлов) 

Стандартным электродным потенциалом (Ео
298) называется 

электродный потенциал, определенный относительно стандарт-
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ного водородного электрода в стандартных условиях, т.е. при кон-

центрации (активности) ионов металла в растворе 1 моль/л и 

температуре 25оС (298 К). 

Для определения стандартных электродных потенциалов ме-

таллов (Ео
298) составляется гальванический элемент из двух элемен-

тов: стандартного водородного электрода и электрода, представляю-

щего собой металлическую пластину, погруженную в раствор соли 

этого металла с концентрацией (активностью) ионов 1 моль/л. 

 

Рис. 3.3. Ячейка для измерения электродного потенциала металла:  
1 – стандартный водородный электрод; 2 – металлический электрод;  

3 – электролитический мостик; 4 – реостат; 5 – гальванометр 

Измерение осуществляют методом компенсации в условиях об-

ратимой работы элемента (при отсутствии тока в цепи). 

ЭДС элемента равна разности равновесных потенциалов поло-

жительного электрода (катода) и отрицательного электрода (анода). 

Так как потенциал водородного электрода принимается равным нулю, 

то относительный потенциал определяемого электрода будет равен 

ЭДС элемента. 

Знак электродного потенциала характеризует активность метал-

ла относительно водорода. Металлы имеют электродные потенциалы 

со знаком «минус», если их активность выше активности водорода и 

«плюс», если они менее активны, чем водород.  

Стандартные электродные потенциалы металлов являются ха-

рактеристикой активности металлов. Стандартные электродные по-

тенциалы металлов, расположенные в ряд по мере возрастания зна-

чений стандартных электродных потенциалов, представляют собой 

А 
С 

В 

1 

4 5 

2 

Н2 Н2 

3 

Cu 

Pt 



 
80 

 

ряд стандартных электродных потенциалов (ряд напряжений ме-

таллов) (прил., табл. 10). В электрохимический ряд включен водород, 

т.к. он, как и металлы, может существовать в виде катионов Н+. 

Стандартные электродные потенциалы металлов указывают на 

меру окислительно-восстановительной способности металла и его 

ионов. Металлы в виде простых веществ – восстановители, ионы ме-

таллов – окислители. 

Все металлы, стоящие выше водорода, имеют отрицательные зна-

чения стандартных электродных потенциалов, ниже – положительные. 

Чем более отрицателен электродный потенциал, тем выше спо-

собность металла посылать ионы в раствор и тем сильнее проявляет 

себя металл как восстановитель (например, Li, Na, K). И наоборот, 

чем более положителен потенциал металлического электрода, тем 

большей окислительной способностью обладают его ионы. 

Активные металлы начала ряда, а также щелочные и щелочно-

земельные вытесняют водород из воды, Например, 

2K + 2H2O  2KOH + H2 . 

Металлы, расположенные между магнием и кадмием, обычно не 

вытесняют водород из воды. На поверхности этих металлов образу-

ются оксидные пленки, обладающие защитным действием. 

Все металлы, стоящие в ряду стандартных электродных потен-

циалов до водорода, вытесняют его из растворов кислот с концентра-

цией (активностью) ионов водорода 1 моль/л. Например, 

Zn + HCl  ZnCl2 + H2 . 

Если электродный потенциал металла имеет положительный 

знак, то металл является окислителем по отношению к водороду и не 

вытесняет его из растворов кислот с концентрацией ионов водорода  

1 моль/л. 

Металлы способны вытеснять друг друга из растворов солей. 

Направление реакции определяется при этом их взаимным положе-

нием в ряду напряжений – каждый предыдующий металл вытесняет 

все последующие из растворов их солей. Например,  

Zn + CuSO4  ZnSO4 + Cu. 

Чем больше разница в значениях стандартных электродных по-

тенциалах двух металлов, тем больше ЭДС составленного из них 

гальванического элемента. 
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3.2.5. Потенциалы металлических электродов 

Потенциал металлического электрода зависит от природы ме-

талла, концентрации (активности) ионов металла в растворе, темпе-

ратуры. Если условия отличаются от стандартных, например, если 

концентрация ионов металла в растворе не равна 1 моль/л, то элек-

тродный потенциал металла не является стандартным и его либо оп-

ределяют экспериментально, либо вычисляют.  

При экспериментальном определении составляется гальваниче-

ский элемент, одним из электродов которого является измеряемый, а 

вторым – стандартный водородный электрод (рис. 3.3): 

(катод) Pt, H2/2H+ || Men+/Me (анод), 

и определяется его электродвижущая сила как разность равновесных 

потенциалов катода и анода (ЭДС = │Ек − Еа│). Так как потенциал 

стандартного водородного электрода равен нулю (Еo

2
/Н2Н  = 0,00 В), 

то ЭДС элемента будет равна потенциалу измеряемого электрода. 

Для вычисления электродного потенциала в нестандартных ус-

ловиях применяют уравнение Нернста: 

 .
nF

RT
EE o

Me

nMe
α

 ln
α

 (3.9) 

Так как металл – твердое вещество и вступает в реакцию только 

с поверхности, его концентрация постоянна и не должна входить в 

уравнение. Поэтому для вычисления электродных потенциалов ме-

талла уравнение Нернста приобретает более простой вид: 

 nMe
lnα ,o RT

E E
nF

 (3.10) 

где Ео – стандартный электродный потенциал, В; R – газовая постоян-

ная, равная 8,314 Вт-с/моль·К; Т – температура, К; n − число электро-

нов, участвующих в окислительно-восстановительном процессе; F – 

число Фарадея, равное 96500 Кл/моль; nMe
α – активность ионов ме-

талла, моль/л. 

При подстановке числовых значений R, F и стандартной темпе-

ратуры Т = 298 К и при переходе к десятичным логарифмам, уравне-

ние Нернста принимает еще более простой вид: 

 nMe

0,059
lg α .oE E

n
 (3.12) 
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Уравнение Нернста для разбавленных растворов, в которых ак-

тивности мало отличаются от концентраций ( nMe
α   [Men+]), имеет вид: 

 .
n

EE o  ][Me lg
0,059 n  (3.13) 

3.2.6. Потенциалы газовых электродов 

Газовые электроды могут быть обратимыми относительно анио-

нов (кислородный) или относительно катионов (водородный). Газо-

вые электроды состоят из металлического проводника (Pt или метал-

лов платиновой группы), контактирующего одновременно с газом и 

раствором, содержащим ионы этого газа. Металлический проводник 

служит для подвода и отвода электронов, а также является катализа-

тором электродной реакции (ускоряет установление равновесия на 

электроде). Так как в равновесных электродных реакциях газовых 

электродов участвуют газообразные компоненты, то потенциалы этих 

электродов зависят от парциальных давлений газов. 

Равновесие на водородном электроде выражается уравнени-

ем 2Н+ + 2e   Н2. Уравнение Нернста для расчета потенциала водо-

родного электрода имеет следующий вид: 

 ,
pF

RT
ЕE

2
H

2

Hо

2/Н2Н
2

/H2H

α
ln

2
 (3.14) 

где о

2/Н2Н
Е  – стандартный потенциал водородного электрода, равный 

нулю; α
Н

 − активность ионов Н+ в электролите; рН
2
 − парциальное 

давление водорода. 

Подставляя числовые значения R, F, стандартной температуры, 

равной Т = 298 К, и учитывая, что 
H

lg α = −pH, уравнение Нернста при 

рН
2
 = 1 приобретает вид: 

 Е2Н+/Н2
 = −0,059 рН. (3.15) 

Кислородный электрод состоит из платиновой пластинки, кон-

тактирующей с кислородом и раствором, содержащим ионы, которые 

образуются при восстановлении кислорода (ионы ОН-): 

О2, Pt │ОН-. 

Если на кислородном электроде протекает реакция по уравнению 
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2Н2О + О2 + 4e   4ОН-, 

то выражение равновесного потенциала при Т = 298 К имеет вид: 

  E
/4OH2OO22H

.

p

4F

RT
 E

4

OH

2

O
2

H
2

O
o

/4OH2OO22H α

α

ln  (3.16) 

Так как активность воды в ходе реакции изменяется незначи-

тельно, то ее считают величиной постоянной и уравнение для расчета 

потенциала кислородного электрода при подстановке значений R, F и 

T = 298 К приобретает вид: 

  E
/4OH2OO22H

.

p

 E
4

OH

2
O

o

/4OH2OO22H α
lg  0,0147  (3.17) 

где Ео
2Н 2 О+О 2 /4ОН- – стандартный потенциал кислородного электрода, 

равный 0,401 В (при αОН
- = 1 моль/л). 

Проведя ряд преобразований, получаем уравнение Нернста для 

расчета кислородного электрода в виде: 

 
/4О42ОО22Н

Е  = 1,229 − 0,059рН. (3.18) 

Зависимости значений равновесных потенциалов водородного и 

кислородного электродов от рН приведены в приложении (табл. 11). 

3.2.7. Потенциалы окислительно-восстановительных  

электродов 

Окислительно-восстановительные электроды состоят из метал-

лического проводника, контактирующего с раствором, содержащим 

окисленную и восстановленную формы вещества. Материал электро-

да и простые вещества, например, газы, в электродных процессах не 

участвуют. 

Металлической фазой в окислительно-восстановительный элек-

троде служит инертный металл платина (Pt), погруженная в раствор 

смеси веществ, содержащей химический элемент в различных степе-

нях окисления. Например, электрод, записанный в виде Pt/Fe3+, Fe2+ 

означает платиновую пластинку в растворе со смесью солей железа 

(II) и железа (III). На поверхности платины происходит обмен электро-

нами между ионами Fe3+ и Fe2+. 
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К металлу в окислительно-восстановительных электродах 

предъявляются те же требования, что и к металлическому проводнику 

в газовых электродах. 

В общем виде равновесие на электроде записывается уравне-

нием: 

Ox + nē  Red. 

Схема электрода соответственно может быть записана в форме: 

Pt │ Ox, Red, 

где Ox – окисленная форма вещества; Red – восстановленная форма 

вещества. 

Потенциал окислительно-востановительного электрода зависит 

от концентраций (активностей) и окисленной (Ох) и восстановленной 

(Red) форм системы. Уравнение Нернста для расчета потенциала 

окислительно-востановительного электрода имеет вид: 

Red

Oxo

a

a
 ln

nF

RT
EE , 

или 

.
n

EE
b

a

Red

Ox
 lg

0,059o  

При составлении уравнений для расчета потенциалов всех ти-

пов электродов используются следующие приемы: 

– приводится уравнение конкретного электродного процесса (в 

виде реакции восстановления) в ионно-молекулярном виде с матери-

альным балансом и балансом зарядов; 

– записывается уравнение Нернста в общем виде; 

– в записанное уравнение Нернста из предыдущего пункта под-

ставляются числовые значения констант R и F, учитывая переход от 

натуральных логарифмов к десятичным (ln = 2,3lg) при T = 298K, и 

применяются следующие допущения: 

1) твердые формы, малорастворимые газы с р = 1 атм, молеку-

лы растворителя исключаются из написания уравнения Нернста, так 

как их активности равны единице; 

2) относительные активности компонентов для разбавленных 

растворов заменяют их концентрациями, а относительные летучести 

газов (относительные активности) при небольших давлениях – их от-

носительными парциальными давлениями; 
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3) редокс-системы часто записываются в виде дроби, причем 

окисленная форма – в числителе, а восстановленная – в знаменателе. 

3.2.8. Химические источники тока 

Химические источники тока (ХИТ) – электрохимические уст-

ройства, в результате работы которых химическая энергия окисли-

тельно-восстановительных процессов превращается в электрическую 

энергию постоянного тока. По признаку обратимости электрохимиче-

ской реакции химические источники тока делятся на гальванические 

элементы, аккумуляторы, топливные элементы. 

– гальванические элементы – первичные (необратимые ХИТ 

однократного использования); 

– электрические аккумуляторы (вторичные ХИТ) – устройст-

ва многоразового действия, сочетающие в себе гальванический эле-

мент и электролизер; 

– топливные элементы – перспективные химические источ-

ники тока (электрохимические генераторы), способные непрерывно 

работать за счет постоянного подвода к электродам новых порций 

реагентов и отвода продуктов реакции. 

Основными характеристиками ХИТ являются электродвижущая 

сила (ЭДС), напряжение, мощность, энергия, которую они отдают во 

внешнюю цепь, саморазряд. 

Химические источники тока должны иметь: как можно большее 

значение ЭДС; максимально высокие удельные мощность и емкость; 

по возможности меньшую разность между напряжением источника то-

ка и его ЭДС; максимально низкий саморазряд (потеря емкости ХИТ 

при разомкнутой цепи). 

Гальванические элементы – устройства, в которых энергия 

химической окислительно-восстановительной реакции превращается 

в электрическую. Он состоят из двух электродов, имеющих различный 

электродный потенциал, электролита, который дает возможность пе-

ремещаться ионам от одного электрода к другому, и металлического 

проводника для перемещения электронов, направленный поток кото-

рых приводит к возникновению электрического тока. 

Рассмотрим механизм возникновения электрического тока на 

примере медно-цинкового гальванического элемента (элемента Дани-

эля – Якоби). Он состоит из двух электродов – цинкового и медного, 
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погруженных в соответствующие растворы сульфатов цинка и меди, 

которые разделены полупроницаемой перегородкой 1 (внутренняя 

цепь) (рис. 3.4). Электроды соединены друг с другом металлическим 

проводником (внешняя цепь) через гальванометр 2. 

Если цепь замкнута, то происходят процессы гидратации ионов 

металлов на обоих электродах и устанавливается химическое равно-

весие между металлом и его ионами в растворе: 

Zn  Zn
2+

 + 2e ; 

Cu  Cu2+
 + 2e . 

Металлы приобретают разный по величине заряд, так как Zn и 

Cu имеют различную активность, которая может быть оценена с по-

мощью стандартных электродных потенциалов ( o

/Zn2Zn
E  = −0,76 В, 

o

/Cu2Cu
E  = +0,34 В). 

Таким образом, концентрация свободных электронов на этих 

электродах различна. При замыкании внешней цепи происходит вы-

равнивание этих концентраций, и электроны по внешнему проводнику 

перемещаются от Zn электрода к Cu электроду. Концентрация элек-

тронов на цинковом электроде уменьшается, что приводит к смеще-

нию равновесия на границе Zn/ZnSO4 в сторону образования катионов 

Zn
2+

, т.е. происходит процесс растворения цинка (Zn  Zn
2+

 + 2e ). 

 

Рис. 3.4. Схема гальванического элемента Даниэля-Якоби 

Процесс окисления в электрохимии называется анодным 

процессом, а сам электрод – анодом. 

2 

I e e 

A K 

Zn Cu 
1 

Cu2+ Cu2+ 

Zn2+ 

Zn2+ 
Zn2+ 

SO4
2- 

Cu
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+SO4
2-
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Концентрация свободных электронов на медном электроде уве-

личивается в результате поступивших электронов с цинка и равнове-

сие на границе Cu/CuSO4 смещается в сторону образования металли-

ческой меди (Cu  Cu
2+

 + 2e ), т.е. происходит процесс восстановле-

ние меди. 

Процесс восстановления в электрохимии называется ка-

тодным процессом, а сам электрод – катодом. 

На Zn – аноде происходит процесс окисления, в результате ко-

торого цинк переходит в раствор в виде катионов, на Cu – катоде – 

процесс восстановления ионов меди: 

(−) А: Zn  Zn
2+

 + 2e ; 

(+) К: Cu2+
 + 2e   Cu; 

------------------------------- 

Cu2+ + Zn  Zn
2+

+ Cu. 

Таким образом, при работе гальванического элемента одновре-

менно происходят процессы окисления и восстановления. 

В гальваническом элементе происходит движение ионов (SO4

2-
) 

во внутренней цепи и электронов (2e ) во внешней, т.е. возникает 

электрический ток. 

Схематически работа гальванического элемента записывается 

следующим образом: 

2e  

(−) Zn/Zn
2+ H2SO4 Cu2+

/Cu (+). 

SO4

2- 

В скобках указываются знаки электродов, причем анод записы-

вается слева, катод – справа. Стрелки указывают направление дви-

жения электронов во внешней цепи и ионов SO4

2-
 во внутренней. 

Среди большого разнообразия гальванических элементов можно 

выделить три основных типа. 

1. Два различных металла находятся в растворах своих солей. 

К этому типу относится рассмотренный гальванический эле-

мент Даниэля–Якоби. 

2. Два различных металла находятся в одном электролите. 

Примером такого элемента может служить элемент Вольта, 

состоящий из двух пластин (Zn и Cu), находящихся в растворе серной 

кислоты. При его работе происходят следующие процессы: 
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(–) А: Zn  Zn
2+

 + 2e ; 

(+) К: 2Н
+
 + 2e   Н2  (на Cu). 

В процессе работы в элементе Вольта медный электрод насы-

щается водородом и образует «водородный электрод», потенциал ко-

торого меньше ( o

2Н/ 2H
E  = 0,00 В), чем потенциал меди ( o

/Cu2Cu
E  =  

= +0,34 В). Кроме того, водород, скопившийся на поверхности медного 

электрода, затрудняет дальнейшее протекание катодного процесса 

(2Н+ + 2e   2Н2 ). В результате этого разность потенциалов умень-

шается и в соответствии с уравнением Нернста ЭДС элемента 

уменьшается. 

Схема гальванического элемента Вольта: 

2e  

(−) Zn/Zn
2+

 H2SO4  2H
+
/H2  (Cu) (+). 

3. Два одинаковых электрода находятся в растворах своих солей 

с различной концентрацией ионов металла в электролите. Такой эле-

мент называется концентрационным. 

Схема медного концентрационного гальванического элемента: 

2e  

(−) Cu/CuSO4 CuSO4/Cu (+). 

Роль анода выполняет электрод, находящийся в более разбав-

ленном растворе, так как его электродный потенциал имеет более 

низкое значение по сравнению со вторым электродом. ЭДС такого 

гальванического элемента зависит только от соотношения концентра-

ций потенциалопределяющих ионов (в данном случае от концентра-

ции CuSO4). 

Как источники электрической энергии концентрационные гальва-

нические элементы практического значения не имеют. 

Основными характеристиками всех видов химических источни-

ков тока являются ЭДС, напряжение, емкость, энергия, которую они 

могут отдавать во внешнюю цепь. 

Электродвижущая сила (ЭДС). Прохождение электрического 

тока в гальваническом элементе сопровождается переносом электро-

нов во внешней цепи и ионов во внутренней цепи. Затрачиваемая на 

это электрическая работа (Аэлектр.) равна произведению перенесенного 

заряда (n·F) на разность потенциалов гальванического элемента (ΔЕ). 
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Максимальная полезная работа, которую может совершить сис-

тема при протекании реакции при постоянных давлении и температу-

ре, равна убыли энергии Гиббса: 

Аmax = n·F·ΔЕ = − Gp,T. 

В изобарно-изотермических условиях (p = const, T = const) мак-

симальная работа гальванического элемента – это максимальная 

разность потенциалов ΔЕ между катодом (Ек) и анодом (Еа) в усло-

виях обратимой работы. 

Таким образом, ЭДС элемента есть максимальная разность 

между равновесными электродными потенциала катода и анода: 

 ΔЕ = Ек – Еа. (3.20) 

Если при этом электроды находятся в стандартных условиях, то 

 ΔЕ0 = Е0
к – Е0

а, (3.21) 

где ΔЕ0 – стандартная ЭДС элемента, а Е0
к и Е0

а – стандартные элек-

тродные потенциалы катода и анода соответственно. 

Измерение ЭДС обычно проводят компенсационным методом в 

обратимых условиях при отсутствии тока в цепи. 

Прямым измерением разности потенциалов на клеммах элемен-

та с помощью обычного вольтметра можно получить значение напря-

жения U, которое не равно ЭДС элемента. 

Напряжение – разность между электродами работающего 

гальванического элемента (в необратимых условиях работы). На-

пряжение элемента U < ЭДС на величину перенапряжения η  и вели-

чину омического падения напряжения во внешней и внутренней цепях 

I (r1 + r2): 

U = ЭДС – η  – I (r1 + r2), 

где η  – перенапряжение (поляризация элемента, равная сумме катод-

ной η К и анодной ηА поляризаций); I – ток; r1, r2 – сопротивления соот-

ветственно внешней и внутренней цепей электрохимической системы. 

Поляризация – явление отклонения потенциала электрода от его 

равновесного значения при прохождении через систему электрическо-

го тока. В результате поляризации потенциал анода смещается в по-

ложительную сторону, потенциал катода – в отрицательную сторону и 

в соответствии с уравнением Нернста ЭДС элемента уменьшается. 

Если в поляризации повинен анодный процесс (потенциал анода 

увеличивается, т.е. анод становится менее активным, например, за 
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счет образования на нем оксидных и других защитных пленок), то го-

ворят об анодной поляризации. 

Если это уменьшение происходит за счет затруднений в проте-

кании катодной реакции (потенциал катода уменьшается), то поляри-

зация называется катодной. Такой вид поляризации наблюдается в 

элементе Вольта. 

Поляризация – вредное явление для гальванических элементов. 

Поэтому ее стараются устранить или уменьшить. 

Процесс уменьшения поляризации называют деполяризацией, а 

вещества, которые уменьшают поляризацию – деполяризаторами. 

Например, для устранения катодной поляризации применяются силь-

ные окислители, потенциал которых значительно выше, чем у водо-

рода, такие как MnO2, KMnO4, K2Cr2O7 и др. Деполяризаторами-восста-

новителями являются, например Na2SO3, Na2PO3 и др. 

Аккумуляторы – гальванические элементы, которые на основе 

обратимых электрохимических реакций могут многократно накапли-

вать химическую энергию и отдавать ее для потребления в виде элек-

трической энергии постоянного тока. 

Аккумуляторы – устройства многоразового действия, сочетаю-

щие в себе гальванический элемент и электролизер. Под воздействи-

ем внешнего постоянного тока в них аккумулируется (накапливается) 

химическая энергия, которая затем превращается в электрическую 

энергию в результате окислительно-восстановительной реакции. 

Процесс накопления химической энергии называют зарядом ак-

кумулятора, процесс ее превращения в электрическую – разрядом 

аккумулятора. В первом случае аккумулятор работает как электроли-

зер, во втором – как гальванический элемент. 

Устройство и принцип действия всех аккумуляторов одинаковы. 

Основное отличие состоит в материале электродов и типе электроли-

та. На аноде, как при разряде, так и при заряде протекает процесс 

окисления, на катоде – процесс восстановления. 

Наиболее распространенными являются кислотные и щелочные 

аккумуляторы. 

Кислотный аккумулятор (свинцовый аккумулятор) пред-

ставляет собой пластины в виде отливок из хартблея (твердого свин-

ца с примесью сурьмы) ячеистой структуры, собранные в батареи и 

помещенные в баки из эбонита или полипропилена с электролитом. В 
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ячейки пластин предварительно запрессовывается смесь оксида 

свинца (PbO) с глицерином, обладающая способностью затвердевать 

в виде глицерата свинца. Электролитом служит раствор серной ки-

слоты с концентрацией 35…40%. Анодная и катодная части разделе-

ны токонепроводящим сепаратором. 

Cхема кислотного аккумулятора: 

(−) Pb/Pb2+ │H2SO4│ Pb2+/PbO2 (+). 

При взаимодействии оксида свинца с H2SO4 образуется PbSO4 

PbO(тв) + H2SO4(р-р) ↔ PbSO4(тв) + H2O. 

 Pb (анод) − + PbO2 (катод) 

 

Рис. 3.5. Cхема кислотного аккумулятора 

При первичном и последующих зарядах аккумулятора, когда он 

работает как электрохимическая ячейка, PbSO4 на катоде превраща-

ется в свинец Pb, а на аноде – в диоксид свинца PbO2. 

При работе аккумулятора – его разряде, когда он работает как 

химический источник тока, на электродах протекают электродные 

процессы в обратном направлении: 

(−) К: PbSO4(тв) + 2e  ↔ Pb(тв) + SO2
4 (р-р); 

(+) А: PbSO4(тв) + 2Н2О ↔ PbО2(тв) + 2e  + 4Н+ + SO2
4 (р-р); 

 

2PbSO4(тв) + 2H2O ↔ Pb(тв) + PbO2(тв) + 2H2SO4(р-р). 

Электродные реакции в свинцовом аккумуляторе можно пред-

ставить в виде: 

Pb(тв) + SO2
р)-4(р

  PbSO4(тв) + 2e ; 

PbО2(тв) + 2e  + 4Н+
(р-р) + SO2

р)-4(р
  PbSO4(тв) + 2Н2О; 

  «разряд» 

Pb(тв) + PbO2(тв) + 2H2SO4 (р-р)  2PbSO4(тв) + 2H2O. 

  «заряд» 
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По мере его разряда расходуются материалы катода (PbО2), 

анода (Pb) и электролит – серная кислота. Напряжение на зажимах 

аккумулятора падает, и его необходимо заряжать. Свинцовый аккуму-

лятор не должен разряжаться до полного расходования активности 

веществ. Если это произойдет, то станет невозможной его перезаряд-

ка (аккумулятор можно разряжать до 1,8 В). Для заряда аккумулятор 

подключают к внешнему источнику тока, направление тока противо-

положно разрядному.  

Во время заряда аккумулятора растет напряжение на его полю-

сах. В конце оно достигает такого значения, что начинается электро-

лиз воды, сопровождающийся выделением водорода на катоде и ки-

слорода – на аноде: 

(−) К: 4Н+ + 4e   2Н2 ; 

(+) А: 2Н2О  О2  + 4Н+ + 4e ; 
 

2Н2О  2Н2  + О2 . 

Так называемое «кипение» электролита является признаком 

окончания заряда свинцового аккумулятора. 

Стандартные величины потенциалов для электродов свинцового 

аккумулятора имеют следующие значения: Ео
2
4SO/Pb,4PbSO  = −0,356 В, 

Ео

O2,2H4/PbSO,4H2
4SO,2PbO  = +1,685 В. 

ЭДС аккумулятора как химического источника тока рассчитыва-

ется по уравнению: 

o

2

4
SO/Pb,

4
PbSO

o

O
2

,2H
4

/PbSO,4H
2

4
SO,

2
PbO

ак EEЕEE

.
2F

RT
2

O
2

H

2
-2

4
SO

4
H

α

αα

ln  

ЭДС аккумулятора зависит от концентрации (активности) серной 

кислоты, которая возрастает при заряде аккумулятора и уменьшается 

при его разряде. О степени разряда аккумулятора судят по концен-

трации электролита, т.е. концентрации H2SO4. На практике с помощью 

ареометра обычно измеряется не концентрация кислоты, а ее плот-

ность. При плотности ρ  = 1,19 г/см3 аккумулятор разряжен на 50%, 
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при ρ  = 1,11 г/см3 аккумулятор разряжен полностью. Используя кон-

центрированные растворы H2SO4, можно было бы увеличить ЭДС ак-

кумулятора, однако при концентрации H2SO4 больше 39% резко 

уменьшается электропроводность растворов и увеличивается раство-

римость свинца, поэтому оптимальными являются 32…39%-ные рас-

творы H2SO4. 

ЭДС заряженного аккумулятора приблизительно равна 2 В. Если 

последовательно соединить 6 элементов, то получится обычный ав-

томобильный аккумулятор с ЭДС = 12 В. 

Заряженный аккумулятор может быть сразу использован по на-

значению. При хранении же из него выливают электролит и промыва-

ют водой. В таком виде он может находиться до 2-х лет, и для его ис-

пользования достаточно лишь залить электролит. При хранении неза-

ряженного аккумулятора с раствором серной кислоты происходит его 

«сульфатирование» – образование на пластинках большого количест-

ва PbSO4. Когда кислотный аккумулятор работает, давая ток, PbSO4 

осаждается в очень мелкозернистой форме на поверхности электро-

дов. Когда же аккумулятор выключен, мелкозернистый слой рекри-

сталлизуется и образуются более крупные кристаллы, которые могут 

закупорить поры электрода, уменьшая его поверхность, или отры-

ваться от электрода. Это может быть основной причиной выхода ак-

кумулятора из строя. 

Преимущества свинцового аккумулятора – высокий КПД (около 

80%), высокая ЭДС и относительно малое ее изменение при разряде, 

большая электрическая емкость, устойчивость в работе. 

Недостатки – большая масса и, следовательно, малая удельная 

емкость, саморазряд аккумулятора при хранении, малый срок службы 

(2…5 лет), а также токсичность свинца и сильные окислительные 

свойства H2SO4. Совершенствование свинцовых аккумуляторов идет 

по пути изыскания новых сплавов свинца для решеток, препятствую-

щих образованию и выпадению шлама, кристаллизации сульфата 

свинца, облегченных и прочных материалов корпусов и улучшения ка-

чества сепараторов. 

Щелочные аккумуляторы различаются по материалу пластин 

отрицательно заряженного электрода. Наиболее распространенные 

из них кадмий – никелевые (Cd−Ni) и железо – никелевые (Fe-Ni) ак-
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кумуляторы. Активная масса положительных пластин состоит в ос-

новном из гидратированного оксида никеля (III). Кроме того, в ней со-

держится графит, добавляемый для увеличения электропроводности. 

Электролитом служит раствор КОН (20%), содержащий небольшое 

количество LiOH. ЭДС заряженного аккумулятора (Cd−Ni) приблизи-

тельно равна 1,3 В. 

Окислительно-восстановительные процессы, протекающие при 

работе щелочного аккумулятора (Сd–Ni), могут быть представлены 

следующими уравнениями: 

(−) A: Cd + 2OH-  Cd (OH)2 + 2e ; 

(+) K: 2NiO(OH) + 2H2O + 2e   2Ni(OH)2 + 2OH-; 
 

2NiO(OH) + 2H2O + Cd  Cd(OH)2 + 2Ni(OH)2. 

Cхема (Cd−Ni) щелочного аккумулятора: 

(−) Cd/KOH, LiOH/NiO(OH), C (+). 

В отличие от свинцового аккумулятора срок службы щелочных 

аккумуляторов порядка 10 лет. Они хорошо выдерживают перегрузку 

и длительное время пребывания в разряженном состоянии. Однако 

меньшая ЭДС и более высокая стоимость не позволяют во многих 

случаях заменить ими свинцовые аккумуляторы. Щелочные аккумуля-

торы выпускаются промышленностью различной удельной ѐмкости 

(0,5–120 А·ч). 

В настоящее время в связи с ограничением применения кадмия 

активизировались работы по созданию не кадмиевых аккумуляторов с 

большим разрядным током. 

Литий-ионные (Li-ion) аккумуляторы. Наиболее часто в мобиль-

ных устройствах (ноутбуки, мобильные телефоны и др.) применяют ли-

тий-ионные (Li-ion) аккумуляторы. Это связано с их преимуществом по 

сравнению с широко использовавшимися ранее никель-кадмиевыми 

(Cd−Ni) и никель-металлгидридными (Ni–MH) аккумуляторами. 

У (Li-ion) аккумуляторов значительно лучше параметры. Однако 

следует учитывать, что Cd–Ni аккумуляторы способны обеспечивать 

большие токи разряда. 

В качестве отрицательных пластин в Li-ion аккумуляторах при-

меняется графит, положительных электродов – оксиды лития с ко-

бальтом (Со) или марганцем (Мn). Электролитом служат соли лития. 
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Процессы заряда и разряда сводятся к переносу ионов лития (xLi+) от 

одного электрода к другому. 

Окислительно-восстановительные процессы, протекающие на 

электродах Li-ion аккумулятора, могут быть представлены следующи-

ми уравнениями: 

 «заряд» 

(+) A: LiCoO2  Li1-xCoO2 + xLi+ + ne ; 

(−) K: C + xLi+ + ne   CLix. 

 «разряд» 

Топливные элементы (ТЭ) – перспективные химические ис-

точники тока (электрохимические генераторы), способные непрерывно 

работать за счет постоянного подвода к электродам новых порций 

реагентов и отвода продуктов реакции. 

Топливными элементами называются устройства, в ко-

торых химическая энергия окисления топлива превращается в 

электрическую энергию. 

ТЭ относятся к первичным химическим источникам тока с непре-

рывной подачей реагентов (окислителя и восстановителя) и непре-

рывным удалением продуктов сгорания.  

Сгорание топлива (окисление) практически во всех ТЭ происхо-

дит на поверхности инертных электродов (Сграфит, Pt, Ag, Ni и др.), со-

держащих катализаторы. 

В качестве топлива (восстановителя) используют жидкие или га-

зообразные водород, гидразин, гидриды металлов, оксид углерода, 

различные углеводороды, метиловый спирт и др. спирты. Твердое то-

пливо – уголь, кокс, торф обладает малой реакционной способностью 

и может быть окислено при температуре выше 1000оС. Электролита-

ми являются водные растворы кислот или щелочей, расплавленные 

карбонаты или гидриды металлов. Как правило, природные виды топ-

лива подвергаются предварительной обработке для получения элек-

трохимически активных веществ. 

На практике наиболее часто применяется водородно-кислород-

ный топливный элемент со щелочным электролитом (30−40% раствор 

KOH) (рис. 3.6). Устройство элемента чрезвычайно простое. В герме-

тически закрытом сосуде установлено два пористых, металлических 

(чаще всего никелевых) электрода, разделенных слоем раствора гид-
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роксида калия (натрия). В ТЭ подаются газообразный водород и ки-

слород. 

Схема водородно-кислородного ТЭ имеет следующий вид: 

А (−), Ме, Н2/KOH, NaOH/O2, Me, (+) K, 

где Ме – проводник первого рода, играющий роль катализатора элек-

тродного процесса и токоотвода (например, специально обработан-

ные Ni, Co, металлы группы Pt). 

 

Рис. 3.6. Схема водородно-кислородного топливного элемента:  
1 – анод; 2 – электролит (раствор КОН); 3 – катод 

Элемент работает при 50…70оС, при атмосферном давлении. 

На электродах протекают следующие реакции: 

на аноде – окисление водорода 

(−) А: H2 + 2OH-  2H2O + 2e , 

на катоде – восстановление кислорода 

(+) К: ½O2 + H2O + 2e   2OH- 

Во внешней цепи происходит движение электронов от анода к 

катоду, а в растворе – движение ионов OH- от катода к аноду. 

Уравнение токообразующей реакции имеет вид: 

Н2 + ½O2  H2O + Еэлектр.. 

Таким образом, в водородно-кислородном ТЭ протекает процесс 

сгорания водорода с образованием воды. В результате протекания 

этой реакции в цепи генерируется постоянный ток и химическая 

энергия превращается в электрическую энергию постоянного тока.  

Вопросы для самоконтроля 

1. Какие процессы протекают на границе металла с раствором 

электролита? 

1 2 3 

H2O 

H2 

N2 

Воздух (O2) 
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2. Стандартный водородный электрод и стандартный электрод-

ный потенциал металла. 

3. По какому принципу построен ряд напряжений металлов, о ка-

ких свойствах металла можно судить по положению его в ряду? 

4. Вычисление электродных потенциалов металлов при нестан-

дартных условиях. Уравнение Нернста. 

5. Механизм возникновения тока в гальваническом элементе. 

6. Схема действия гальванического элемента Даниэля-Якоби 

(Zn/ZnSO4 II CuSO4/Cu). 

7. Схема действия гальванического элемента Вольта Zn/ZnSO4 

H2SO4  2H+/H2 (Cu). 

8. Концентрационный гальванический элемент (принцип действия). 

9. Окислительно-восстановительные процессы, происходящие при 

работе свинцового (кислотного) и щелочного (Cd–Ni) аккумуляторов. 

3.2.9. Примеры решения типовых задач 

Пример 1. Укажите, с какими из указанных растворов (FeSO4, 

CuSO4 и Na2SO4) будет взаимодействовать никель при стандартных 

условиях? Приведите уравнения возможных реакций. 

Решение. Возможность взаимодействия металла с раствором 

соли и вытеснения из данного раствора металла, входящего в эту 

соль, можно определить на основании значений стандартных элек-

тродных потенциалов металлов (ряд напряжений). Каждый металл 

этого ряда вытесняет (восстанавливает) из растворов солей только те 

металлы, ионы которых расположены за ним, т.е. имеют более высо-

кие значения электродных потенциалов. Из табличных данных (прил., 

табл. 10) находим значения Eo
Ме

n+
/Me для никеля и металлов, ионы ко-

торых входят в состав солей: Eo
Ni

2+
/Ni = −0,25 B; Eo

Fe2+/Fe = −0,44 B; 

Eo
Cu

2+
/Cu = +0,34 В; Eo

Na+/Na = −2,71 B. 

Следовательно, из предлагаемых растворов солей никель спо-

собен вытеснить только медь, так как Eo
Cu

2+
/Cu > Eo

Ni
2+

/Ni. 

Уравнение реакции имеет вид: 

Ni + CuSO4 ↔ NiSO4 + Cu, 

восстановитель Ni  Ni2+ + 2e  (процесс окисления); 

окислитель Cu2+ + 2e   Cu (процесс восстановления). 
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Пример 2. Рассчитайте электродный потенциал меди, находя-

щейся в растворе сульфата меди с концентрацией ионов [Cu2+] =  

= 0,001 моль/л. 

Решение. Электродный потенциал металла вычисляется по 

уравнению Нернста. В табл. 10 приложения находим значение стан-

дартного электродного потенциала Eo
Cu

2+
/Cu = +0,34 В. 

ECu
2+

/Cu = +0,34 + lg0,001
2

0,059
 = 0,25 В. 

Пример 3. Вычислите электродный потенциал для водородного 

электрода при температуре 25°С и парциальном давлении Н2 1 атм, 

рН которого равен 3. 

Решение. Уравнение Нернста для расчета потенциала водород-

ного электрода в разных средах: 
2

/H2H
E  = −0,059 рН. Вычисляем по-

тенциал водородного электрода при рН = 3. 
2

/H2H
E  = −0,059·3 =  

= −0,017 В. 

Пример 4. Вычислите потенциал кислородного электрода в рас-

творе с концентрацией ионов [Н+] = 10-1 моль/л при температуре 25°С 

и парциальном давлении О2 1 атм. 

Решение. Уравнение Нернста для расчета потенциала кисло-

родного электрода в разных средах: 

Е
O2+2H2O/4OH- = Ео

O2+2H2O/4OH- + 0,059 рОН. 

Учитывая, что рН + рОН = 14 и рН = −lg[H+], рассчитываем потен-

циал кислородного электрода: Е
O2+2H2O/4OH- = 0,4 + 0,059·13 = 1,167 В. 

Пример 5. Рассчитайте ЭДС гальванического элемента Fe/  

Fe(NO3)2 II AgNO3/Ag при концентрации раствора Fe(NO3)2, равной  

0,1 моль/л и концентрации раствора [AgNO3] = 0,001 моль/л. 

Решение. 

EFe2+/Fe = −0,44 + 
2

0,059
 lg10-1 = 0,44 + (−0,0295) = –0,4695 B; 

EAg+/Ag = +0,8 + 0,059 lg10-2 = +0,682 B. 

Следовательно, железный (Fe) электрод является анодом, се-

ребряный (Ag) – катодом. ЭДС = Ек – Еа = +0,682 – (–0,4695) =  

= 1,1515 В. 
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3.2.10. Задачи для домашнего задания 

1−8. Укажите, с какими из перечисленных растворов стандартной 

концентрации будет взаимодействовать приведенный в таблице ме-

талл? Ответ обоснуйте, используя стандартные значения электродных 

потенциалов металлов. Приведите ионно-электронные уравнения воз-

можных процессов. 

№ задачи Металл Стандартные растворы солей 

1 Zn Na2SO4, MgCl2, CuSO4, AlCl3, AuCl3 

2 Mg CuCl2, K2SO4, MnSO4, NaNO3 

3 Al MgCl2, CuSO4, Na2SO4, AgNO3 

4 Ni FeCl2, CoCl2, SnCl2, CuCl2, K2SO4 

5 Fe СuSO4, МgSO4, Рb(NO3)2, MnCl2, AgNO3 

6 Cu MnSO4, SnSO4, AgNO3, Hg2(NO3)2, ZnCl2 

7 Cu FeCl3, CoCl2, SnCl2, AgNO3, K2SO4 

8 Sn СuSO4, MgCl2, MnSO4, Na2SO4, AgNO3 

9 Cr K2SO4, FeCl2, CuSO4, MgCl2 

10 Ni MnSO4, SnSO4, AgNO3, Hg2(NO3)2, ZnCl2 

11–14. Вычислите электродный потенциал металла (
/MenMe

E ), на-

ходящегося в растворах солей, содержащих собственные ионы, с кон-

центрацией ионов металла [Men+] моль/л. Укажите, на какую величину 

изменится электродный потенциал, если увеличить концентрацию 

раствора соли в 10 раз? 

№ 
задачи 

Металл Раствор соли 
Концентрация ионов  

металла [Men+], моль/л 

11 Mn MnCl2 0,01 

12 Zn ZnSO4 0,1 

13 Ni Ni(NO3)2 0,001 

14 Cr Cr2(SO4)2 0,1 

15 Cu CuSO4 0,01 

16 Fe FeSO4 0,1 

17 Fe FeCl3 0,001 

18 Pb Pb(NO3)2 0,01 

19 Al AlCl3 0,001 

20 Cd CdCl2 0,002 

20–21. Вычислите ЭДС гальванического элемента, состоящего 

из двух водородных электродов в растворах с концентрациями: 
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№ варианта (C1) 2Н+/Н2 || 2Н+/Н2 (C2) 

20 (рН = 2) 2Н+/Н2 || 2Н+/Н2 (рН = 12) 

21 (рOН = 4) 2Н+/Н2 || 2Н+/Н2 (рН = 10) 

Укажие, к какому типу относится данный гальванический элемент? 

23–26. Рассчитайте потенциал водородного электрода (2Н+/Н2) 

при различных концентрациях раствора: 

№ варианта [H+], моль/л № варианта [H+], моль/л 

23 10-2 25 10-3 

24 10-12 26 10-7 

Назовите металлы, которые будут подвергаться коррозии с во-

дородной деполяризацией в этих условиях. 

27–31. Вычислите электродвижущую силу гальванического элемен-

та. Определите направление движения электронов во внешней цепи: 

27. Sn/Sn2+ (0,01 моль/л) || (0,1 моль/л) Sn2+/Sn. 

28. Cu/Cu2+ (1 моль/л) || (0,01 моль/л) Cu2+/Cu. 

29. Cr/Cr3+ (0,1 моль/л) || (0,01 моль/л) Fe2+/Fe. 

30. Al/Al3+ (0,1 моль/л) || (0,01 моль/л) Mg2+/Mg. 

31. Ni/Ni2+ (0,01 моль/л) || (0,01 моль/л) Sn2+/Sn.  

32–36. Какие окислительно-восстановительные процессы проте-

кают на электродах данных гальванических элементов? На основании 

стандартных электродных потенциалов рассчитайте величину ЭДС и 

выберите гальванический элемент с наибольшей электродвижущей 

силой: 

32. Cu/Cu(NO3)2 || Pb(NO3)2/Pb; Cr/CrCl3 || CuCl2/Cu. 

33. Ni/NiCl2 || AlCl3/Al; Co/CoCl2 || AlCl3/Al; Zn/ZnCl2 || AlCl3/Al. 

34. Cr/CrCl3 II NiCl2/Ni; Cr/CrCl3 II CoCl2/Co; Cr/CrCl3 II CuCl2/Cu. 

35. Zn/Zn(NO3)2 || AgNO3/Ag; Zn/Zn(NO3)2 || Cu(NO3)2/Cu. 

36. Pb/Pb(NO3)2 || Fe(NO3)2/Fe; Pb/Pb(NO3)2 || Ni(NO3)2/Ni. 

37–40. Составьте схемы двух гальванических элементов, в од-

ном из которых металл (см. прил., табл. 10) является положительным 

электродом, в другом – отрицательным. Укажите, какие окислительно-

восстановительные процессы протекают на электродах данных галь-

ванических элементов? 

№ варианта Металл № варианта Металл 

37 Fe 39 Sn 

38 Ni 40 Cu 
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3.2.11. Варианты домашних заданий 

№ варианта № задачи № варианта № задачи 

1 11, 30 11 1, 21 

2 12, 29 12 2, 39 

3 13, 28 13 3, 38 

4 14, 27 14 4, 37 

5 15, 26 15 5, 36 

6 16, 25 16 6, 35 

7 17, 24 17 7, 34 

8 18, 23 18 8, 33 

9 19, 22 19 9, 32 

10 20, 40 20 10, 31 

4. КОРРОЗИЯ МЕТАЛЛОВ 

4.1. Классификация коррозионных процессов 

Коррозия – самопроизвольное разрушение металла вследствие 

его окисления при взаимодействии с окружающей средой. 

Причина коррозии – термодинамическая неустойчивость метал-

лов в различных средах при данных внешних условиях, вследствие 

чего почти все они встречаются в природе в окисленном состоянии: в 

виде оксидов, сульфидов, силикатов, алюминатов, сульфатов и т.д. 

С точки зрения термодинамики коррозия металлов – самопроиз-

вольный процесс, сопровождающийся уменьшением энергии Гиббса 

( GΔ  < 0). Чем отрицательнее значение GΔ , тем выше термодинами-

ческая возможность коррозионного процесса. 

Термодинамика позволяет определить только возможность или 

невозможность протекания коррозии, но не дает принципиальных 

представлений о скорости и механизме этого процесса. Поэтому при 

изучении процесса коррозии важнейшее значение имеют также кине-

тические закономерности. 

Коррозия протекает на границе двух фаз «металл/окружающая 

среда», т.е. является многостадийным гетерогенным процессом и 

подчиняется законам химической кинетики для гетерогенных реакций. 

По механизму протекания коррозионного процесса, зависящему 

от характера внешней среды, с которой взаимодействует металл, 

различают химическую и электрохимическую коррозию. Особый 

вид коррозии представляет электрическая коррозия (электрокорро-

зия), вызываемая блуждающими электрическими токами. 
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4.2. Химическая коррозия 

Химическая коррозия характерна для сред, не проводящих 

электрический ток. Сущность процессов химической коррозии сводит-

ся к окислительно-восстановительной реакции, осуществляемой не-

посредственным переходом электронов металла к окислителю. 

На практике химическая коррозия встречается при действии на 

металлы сухих газов (воздуха, продуктов горения топлива и др.) и жид-

ких неэлектролитов (органических растворителей, жидкого топлива). 

Входящие в состав жидкого топлива углеводороды и органиче-

ские растворители не активны по отношению к металлам и не разру-

шают их. Коррозионную активность сообщают нефти растворенные в 

ней сернистые соединения (меркаптаны) – (R–SH), которые вызывают 

коррозию Cu, Ni, Со, Pb, Sn и других металлов с образованием их 

меркаптидов (M−(SR)n). 

Присутствие воды увеличивает коррозионную активность сырой 

нефти, содержащей тиоспирты и сероводород. H2S реагирует с Fe, Pb, 

Cu, Ag с образованием сульфидов: 

2Cu + H2S + O2  2CuS + H2O. 

Наиболее распространенным видом химической коррозии явля-

ется газовая коррозия. Коррозия металлов обычно протекает при вы-

соких температурах в газах и парах агрессивных веществ, когда ис-

ключена возможность их конденсации на поверхности металла, и по-

этому ее часто называют высокотемпературной газовой коррозией. 

Это коррозия лопаток турбин, сопел ракетных двигателей, элементов 

электронагревателей, а также коррозия в процессах термической об-

работки в металлургической промышленности (при горячей прокатке, 

закалке, ковке). К коррозионным газовым агентам относятся O2, H2O, 

CO2, SO2, H2S, Cl2 и др. 

Коррозия под действием продуктов сгорания топлива. Продук-

ты сгорания топлива (угля, мазута и др.) в большинстве случаев со-

держат значительные количества соединений серы и ванадия. Под 

действием соединений серы железоуглеродистые сплавы подвергают-

ся межкристаллитной коррозии из-за большего числа дефектов в кри-

сталлических решетках сульфидов по сравнению с решетками оксидов. 

С повышением содержания в продуктах сгорания топлива окси-

да углерода (II) заметно снижается скорость газовой коррозии углеро-
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дистых и низколегированных сталей, однако при очень высоких его 

концентрациях возможно науглероживание поверхности: 

3Fe + 2CO  Fe3C + CO2 . 

Науглероживание поверхности стали происходит и при нагрева-

нии ее в атмосфере углеводородов. 

Коррозия железа, стали, чугуна в атмосфере, содержащей О2, 

СО2, Н2О. При нагревании железа и сталей на их поверхности образу-

ется окалина, имеющая сложное строение. Из-за большего объема 

образующихся оксидов компонентов чугуна размеры детали увеличи-

ваются, а ее прочность снижается. 

В стали и чугуне наряду с окислением железа происходит взаи-

модействие карбида железа с кислородом и кислородосодержащими 

реагентами: 

Fe3C + O2  3Fe + CO2, 

Fe3C + CO2  3Fe + 2CO. 

При этом поверхностный слой обедняется углеродом (так назы-

ваемое обезуглероживание), что ухудшает механические и антикорро-

зионные свойства. 

Для защиты от газовой коррозии применяют жаростойкое леги-

рование (например, хромом, алюминием, кремнием), защитные по-

крытия (главным образом, металлические и термодиффузионные по-

крытия алюминием, хромом и жаростойкие эмали), а также различные 

защитные атмосферы (Ar, N2, N2 – CO2 и др.). 

Примером химической коррозии в неэлектролитах служит раз-

рушение цилиндров двигателей внутреннего сгорания. Борьбу с хими-

ческой коррозией в жидких неэлектролитах ведут путем подбора ус-

тойчивых в данной среде металлов и сплавов (например, алюминий и 

его сплавы). 

Наибольший вред приносит электрохимическая коррозия. 

4.3. Электрохимическая коррозия 

Электрохимическая коррозия протекает в средах с хорошей 

ионной проводимостью. При электрохимической коррозии процесс 

взаимодействия металла с окислителем включает анодное растворе-

ние металла и катодное восстановление окислителя. 

Этот вид коррозии наиболее распространен. К электрохимиче-

ской коррозии относится взаимодействие металлов с жидкими элек-
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тролитами (водой, водными растворами солей, кислот, щелочей, рас-

плавленными солями и щелочами), влажным воздухом, почвой и т.д. 

Причиной электрохимической коррозии является термодинами-

ческа неустойчивость металлов в среде электролита. 

Величина равновесного потенциала зависит от температуры и 

активности реагирующих веществ и может быть рассчитана по урав-

нению Нернста (уравнение 3.12): 

.
n

EE o  ][Me lg
0,059 n  

Значения стандартных потенциалов для некоторых металлов 

приведены в приложении (табл. 10). 

Электрохимическая коррозия очень часто является следствием 

образующихся на металле микрогальванических элементов за счет 

дифференциации его поверхности на катодные и анодные участки. 

Причины этого могут быть различны: 

а) неоднородность металла (неоднородность сплава по хими-

ческому и фазовому составам, наличие примесей в металле, оксид-

ных и других пленок на его поверхности и др.); 

б) неравномерное распределение окислителя на границе ме-

талл/электролит, например, различная влажность или аэрация; 

в) неоднородность наложения внешних условий (неодинаковая 

температура отдельных участков поверхности металла, различный 

уровень механических напряжений одной и той же детали и др.). 

Согласно теории локальных коррозионных элементов процесс 

электрохимической коррозии представляет собой совокупность двух 

протекающих на различных участках металла процессов: 

а) анодный процесс, сопровождающийся окислением металла на 

его анодных участках и переходом ионов металла в раствор: 

(−) А: Ме  Меn+ + ne ; 

б) катодный процесс, сопровождающийся восстановлением 

окислителя (Ox) на его катодных участках: 

Ох + ne   Red. 

В технике обычно применяют металлы в виде сплавов, отли-

чающихся химической и физической неоднородностью, поэтому в 

большинстве практических случаев, при коррозии происходит локали-

зация анодных и катодных процессов на различных участках металла, 
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которые в зависимости от их размеров образуют короткозамкнутые 

макрогальванические (различимые невооруженным глазом) или мик-

рогальванические (различимые только в микроскоп) элементы. Таким 

образом, электрохимическая коррозия металлов напоминает работу 

гальванического элемента. При коррозии металлов обычно образуют-

ся гальванические элементы второго и третьего типов. 

Основным отличием процессов электрохимической коррозии от 

процессов в гальванических элементах является отсутствие тока в 

цепи. Электроны в процессе коррозии не выходят из металла, а пере-

мещаются внутри металла от анодных участков к катодным. 

Коррозия как самопроизвольный процесс протекает, если изме-

нение энергии Гиббса реакции GΔ  < 0. Для электрохимических реак-

ций свободная энергия Гиббса рассчитывается по уравнению GΔ  =  

= −n·F·∆E, где ∆Е = (Eк − Еа) – разность равновесных электродных по-

тенциалов катодной и анодной реакции; n – число электронов, участ-

вующих в реакции; F – число Фарадея. 

Потенциал анодного участка равен Еанод = Еметалл. Потенциал ка-

тодного участка определяется окислительно-восстановительным по-

тенциалом окислителя. 

Таким образом, принципиальная возможность протекания про-

цесса электрохимической коррозии определяется потенциалом ме-

талла в данных условиях и электродным потенциалом окислителя. 

Самопроизвольное протекание коррозионного процесса 

возможно при условии, что равновесный окислительно-восста-

новительный потенциал окислителя положительнее равно-

весного потенциала восстановителя (металла) в данных ус-

ловиях, т.е. 

 Еокисл.  > E
/MenМе

. (4.1) 

4.3.1. Коррозия металлов в растворах электролитов  

при различных значениях рН 

Коррозия металлов в средах, имеющих ионную проводимость, 

протекает через стадию анодного окисления металла 

Ме  Меn+ + ne . 

В зависимости от активности металлов и от рН среды наиболее 

вероятна реализация одного из двух видов катодного процесса. 
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1. Восстановление ионов водорода и выделение Н2 на ка-

тодных участках: 

(+) К: 2Н+ + 2e   2Н2  (рН  7). 

Протекание этого процесса возможно, если 

E
/MenМе

 < E
2

/Н2Н
. 

Коррозия металлов, при которой катодная реакция осу-

ществляется с выделением водорода, называется коррозией 

металлов с водородной деполяризацией. 

Равновесный потенциал водородного электрода, вычисленный 

по уравнению Нернста при парциальном давлении водорода 

p
2Н  = 0,1 МПа, равен E

2
/Н2Н

, E
,2OH2O/H22H

 = −0,059 рН. 

В нейтральной среде при отсутствии кислорода все металлы, 

имеющие электродный потенциал более отрицательный, чем −0,415 В, 

будут восстанавливать водород из воды: 

(+) К: 2Н2О + 2e   Н2  + 2ОН- (рН  7). 

В щелочной среде коррозии подвергаются только щелочные и 

щелочноземельные металлы, а также алюминий и марганец. 

Значения равновесного потенциала водородного электрода в 

зависимости от рН для парциального давления водорода 
2

Н
р  =  

= 0,1 МПа представлены в табл. 4.1. 

Таблица 4.1 

Равновесный потенциал водородного электрода  

при 25°С в зависимости от рН среды 

Давление водорода  

2
Н

р , МПа 

E
2

/Н2Н
, Е

,2OH2O/H22H
 = −0,059 рН, В 

рН среды 

0 7 14 

0,1 0,000 −0,415 −0,828 

2. Восстановление кислорода О2: 

в нейтральной или щелочной среде 

(+) К: О2 + 2Н2О + 4e   4ОН- (рН  7); 

в кислой среде (рН < 7) 

(+) К: О2 + 4Н+ + 4e   2Н2О. 
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Равновесный потенциал кислородного электрода, вычисленный 

по уравнению Нернста при парциальном давлении водорода p
2Н  =  

= 1атм, равен Е 4Н2О / О22Н , Е О22Н2О / 4ОН
 = 1,229 – 0,059 рН. 

В таблице 4.2 приведены зависимости значений равновесного 

потенциала кислородного электрода от рН. 

Процессы коррозии металлов, у которых катодная реак-

ция осуществляется с участием растворенного в электро-

лите кислорода, называется коррозией с кислородной деполя-

ризацией. 

С кислородной деполяризацией корродируют металлы, находя-

щиеся в атмосфере или соприкасающиеся с водой и растворами со-

лей. Коррозия металлов с кислородной деполяризацией является са-

мым распространенным коррозионным процессом. 

Таблица 4.2 

Равновесный потенциал кислородного электрода  

при 25°С в зависимости от рН среды 

Давление кислорода 

2
О

р , МПа 

Е 4Н2О / О22Н , Е О22Н2О / 4ОН
 = 1,229 – 0,059 рН, В 

рН среды 

0 7 14 

0,1 +1,229 +0,815 +0,401 

В качестве примера рассмотрим процесс коррозии стали (сталь 

– сплав на основе железа с содержанием углерода от 0,02 до 2,06%) 

(рис. 4.1). 

Роль анода играют структурные составляющие сплава, обла-

дающие отрицательным электродным потенциалом (например, зерна 

феррита – твердый раствор углерода в железе), а роль катода – 

структурные составляющие или примеси, потенциал которых наибо-

лее положителен (например, Fe3C – карбид железа). 

На анодных участках поверхности происходит процесс окисле-

ния металла: 

(−) А (Fe): Fe  Fe2+ + 2e . 

На катодных участках (Fe3C) протекают процессы восстановле-

ния. В зависимости от условий и состава окружающей среды эти про-
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цессы могут быть различны. На поверхности металлов и сплавов в 

атмосферных условиях всегда имеется тонкая адсорбционная пленка 

влаги, растворяющая О2, СО2, SO2, HCl и другие вещества, содержа-

щиеся в окружающей среде. Растворенные вещества могут принимать 

участие в катодном процессе в качестве окислителя. 

Наиболее распространенными являются следующие катодные 

процессы: 

Восстановление кислорода, растворенного в воде: 

(+) K (Fe3C): 4OH- + 4e   2H2O + O2  (pH  7). 

Восстановление ионов водорода:  

(+) K (Fe3C): 2Н
+
 + 2e   Н2  (рН < 7). 

 

Рис. 4.1. Схема коррозионного разрушения стали с кислородной (а)  
и водородной (б) деполяризациями 

При атмосферной коррозии железа и его сплавов конечным про-

дуктом коррозии является ржавчина, которая образуется в результате 

взаимодействия продуктов анодного и катодного процессов на по-

верхности металла: 

O2 

Fe2+ 
(O2+H2O) 

OH- OH- 
Fe2+ 

(O2+H2O) O2 

Fe2+ 

Fe3C Fe3C 
-Fe -Fe -Fe 

e e e e 

а) 

б) 

Fe2+ Fe2+ Fe2+ 
H+ H+ H2 H2 

Fe3C Fe3C -Fe -Fe 
e e e e 

-Fe 
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Fe
2+

 + 2OH
-
  Fe(OH)2; 

4Fe(OH)2 + O2 + 2H2O  4Fe(OH)3 . 

Последнее уравнение представляет собой упрощенную схему. В 

действительности процесс окисления и гидратации идет более слож-

но и наряду с Fe(OH)3 образуются такие вещества, как FeOOH, Fe2O3, 

Fe3O4 в различных соотношениях. 

4.3.2. Коррозия при контакте двух металлов 

Коррозия при контакте двух металлов. Наиболее распро-

страненный случай электрохимической коррозии, поскольку часто в од-

ном узле сочетаются детали из разных металлов. На рис. 4.2. показана 

коррозия двух листов железа, соединенных медными заклепками. 

 

Рис. 4.2. Коррозия при контакте двух металлов 

В образующемся коррозионном гальваническом элементе железо 

является анодом (Eo
Fe

2+
/Fe = −0,44 B), а медь – катодом (Eo

Cu
2+

/Cu =  

= +0,34 B). Анодный процесс будет представлять собой растворение 

железа, катодный же будет определяться характером коррозионной 

среды. В рассмотренном случае на катоде происходит выделение 

водорода, так как металлическая конструкция находится в растворе 

электролита с рН < 7: 

(−) А (Fe): Fe  Fe2+ + 2e , 

(+) K (Cu): 2H+ + 2e   H2 . 

В образующемся коррозионном гальваническом элементе желе-

зо является анодом (Eo
Fe

2+
/Fe = −0,44 B), а медь – катодом (Eo

Cu
2+

/Cu =  

= +0,34 B). Анодный процесс будет представлять собой растворение 

железа, катодный же будет определяться характером коррозионной 

Cu 

K 

Fe 

Fe A 

A 
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среды. В рассмотренном случае на катоде происходит выделение во-

дорода, так как металлическая конструкция находится в растворе 

электролита с рН < 7: 

(−) А (Fe): Fe  Fe2+ + 2e , 

(+) K (Cu): 2H+ + 2e   H2 . 

4.3.3. Коррозия железа при неравномерной аэрации 

Коррозия железа при неравномерной аэрации (рис. 4.3) вызвана 

неоднородностью коррозионной среды, обусловленной в данном слу-

чае неравномерной аэрацией капли (неодинаковым доступом воздуха к 

ее различным слоям), вследствие чего со временем в периферических 

(наружных) слоях капли (непосредственно соприкасающихся с возду-

хом) содержание растворенного кислорода становится выше, чем в 

центральных (внутренних). В образующемся концентрационном корро-

зионном гальваническом элементе центральная часть смоченной по-

верхности металла является анодным участком (А) и подвергается 

разрушению, а периферическая (в виде кольца) – катодным (К), на ко-

тором протекает процесс восстановления растворенного кислорода. 

 

Рис. 4.3. Схема коррозии железа под каплей воды: а – начальное беспорядочное  
образование катодных и анодных участков; б, в – окончательное (со временем)  

формирование катодного и анодного участков и зоны ржавчины между ними 
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(−) A: Fe  Fe2+ + 2e , 

(+) K: 2H2O + O2 + 4e  4OH-, 

2Fe + O2 + 2H2O  2Fe(OH)2 + O2  2FeO(OH)  mFexOy·nH2O. 

После высыхания капли в ее центре обнаруживается углубле-

ние, а иногда даже и отверстие. Такие процессы часто наблюдаются 

при атмосферной и почвенной коррозии железных и стальных изде-

лий (точечная коррозия). 

Следует отметить, что хотя конечный продукт коррозии (ржавчи-

на) нерастворим, однако он не препятствует процессу растворения 

металла, поскольку формируется за пределами анодного участка (на 

границе соприкосновения его с катодом) в виде кольца внутри капли. 

4.3.4. Коррозия изделий, находящихся в напряженном состоянии 

Различный уровень внешних и внутренних механических напря-

жений является причиной их разрушения. Если металлическую пла-

стину согнуть и в напряженном состоянии погрузить, например, в ки-

слотную (рН < 7) коррозионную среду, то растянутый (внешний) слой 

начнет корродировать и на нем через некоторое время возникнут 

трещины, а внутренний (сжатый) слой будет оставаться без измене-

ний (рис. 4.4). 

 

Рис. 4.4. Схема коррозионного разрушения детали в напряженном состоянии:  
1 – стальная пластинка; 2 – тефлоновая подставка 

Под действием механических напряжений поверхность метал-

лической пластины дифференцируется на анодные и катодные участ-

ки, что обусловлено различной концентрацией электронов на поверх-

ности пластины. Внешняя поверхность детали будет являться анод-

ной, внутренняя – катодной. Анодный процесс будет представлять со-
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бой растворение железа, катодный – восстановление водорода, так 

как рН < 7: 

(−) А: Fe  Fe2+ + 2e , 

(+) K: 2H+ + 2e   H2 . 

4.3.5. Коррозия в естественных условиях 

К данному виду коррозии относятся атмосферная, подземная и 

морская. Атмосферная коррозия – это разрушение поверхности ме-

таллов во влажных средах при температуре окружающей среды. Атмо-

сферная коррозия протекает в основном с кислородной деполяризаци-

ей. В условиях промышленной атмосферы (загрязненной CO2, SO2, 

NO2, HCl и др.) она может протекать и с водородной деполяризацией. 

Коррозионное разрушение металлических конструкций в почвах 

и грунтах называют подземной коррозией. Ей подвержены различные 

трубопроводы, кабели, опоры и др. Почва и грунты представляют одну 

из наиболее сложных по химическому составу и структуре коррозион-

ных сред. К характеристикам почв и грунта относятся влажность, по-

ристость, кислотность, солевой состав и др. Поры занимают электро-

литы, содержащие минеральные соли и растворенные газы (O2, CO2, 

N2). Для подземной коррозии характерны язвенные и точечные раз-

рушения. Пористые грунты агрессивнее глинистых, так как легко аэри-

руются и сохраняют влагу в течение длительного времени. Повыше-

ние влажности грунтов до 20% уменьшает сопротивление, следова-

тельно, способствует увеличение скорости коррозии.  

Максимальные значения наблюдаются при влажности 15…25%. 

Дальнейшее увеличение влажности затрудняет доступ кислорода. На 

скорость коррозии влияет и рН почвы. Особенно велика коррозия в 

торфяных и болотистых грунтах, имеющих рН  3, в которых она про-

текает с водородной деполяризацией. Как правило, скорость коррозии 

возрастает с увеличением глубины залегания металлических конст-

рукций и разрушению подвергаются те участки, к которым затруднен 

доступ кислорода (рис. 4.5). На анодных участках происходит процесс 

разрушения металлической конструкции и процесс поглощения кисло-

рода на катодных: 

(−) A: Fe  Fe2+ + 2e , 

(+) K: 2H2O + O2 + 4e   4OH-. 
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Борьбу с подземной коррозией осуществляют либо нанесением 

защитных и изолирующих покрытий, либо электрохимической (катод-

ной, протекторной) защитой. 

 

Рис. 4.5. Схема подземной коррозии  
при неравномерной аэрации почвы различной пористости 

Коррозия в морской воде. Морская вода обладает хорошей 

электрической проводимостью из-за содержания в ней растворенных 

солей (хлоридов, сульфатов и карбонатов натрия, магния, калия, 

кальция и т.д.) и газов; рН морской воды изменяется в пределах 

7,2…8,6. Концентрация растворенного кислорода достигает до 8 мг/л. 

В ней содержится большое количество микроорганизмов, способст-

вующих ускорению коррозии. Присутствие в морской воде ионов хло-

ра (Cl-), т.е. ионов-активаторов, делает эту среду коррозионно-актив-

ной и препятствует образованию пассивных пленок на поверхности 

металла. 

Повышенное содержание кислорода в поверхностных слоях во-

ды вызывает усиленную коррозию в зоне, располагающейся выше 

ватерлинии судов, на участках гидросооружений, находящихся близко 

к поверхности или периодически омываемых водой. 

Коррозия на аэрируемых участках протекает с поглощением ки-

слорода на катодных участках (2Н2О + О2 + 4e   4ОН-), а на деаэри-

рованных – с водородной деполяризацией (2Н2О + 2e   Н2  + 2ОН-). 

Для защиты корпусов морских судов применяют лакокрасочные 

покрытия на виниловой, фенолоформальдегидной, каменноугольной и 

A – анодная зона K – катодная зона 

глина песок 

О2 О2 О2 
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битумной основах. Подводную часть судов защищают специальными 

покрытиями, в состав которых входят токсичные для микроорганизмов 

вещества (CuO, HgO и другие соединения). Для борьбы с морской 

коррозией используют также протекторную и катодную защиты. 

Электрокоррозия обычно наблюдается на подземных сооруже-

ниях и вызывается блуждающими поземными токами, создающимися 

в результате работы различного рода электрических сооружений 

(электрических железных дорог, трамвайных линий и т.п.). Блуждаю-

щие токи, идущие на станцию через почву, вызывают явление корро-

зии у металлических сооружений, находящихся в почве. Наиболее 

подвержены электрокоррозии железные трубы водопроводной сети, 

подземные кабельные проводки и др.  

4.4. Защита металлов от коррозии 

Для защиты металлов от коррозии применяются различные спо-

собы: защитные покрытия (металлические, неметаллические); элек-

трохимическая защита; изменение свойств коррозионной среды; леги-

рование металлов; рациональное конструирование изделий. 

Многие способы защиты металлов от коррозии основаны на том, 

чтобы увеличить анодную или катодную поляризацию путем создания 

защитных пленок на поверхностях металлов. 

Защитные покрытия – слои, искусственно создаваемые на 

поверхности металлических изделий для защиты от коррозии. Нане-

сение защитных покрытий – самый распространенный метод борьбы с 

коррозией. Поверхностные покрытия не только защищают изделия от 

коррозии, но и придают им ряд ценных физико-химических свойств 

(износостойкость, электрическую проводимость и др.). К защитным по-

крытиям относятся гальванопокрытия, неорганические защитные 

пленки и лакокрасочные покрытия. Общими требованиями для всех 

видов защитных покрытий являются высокая адгезионная способ-

ность, сплошность слоя и стойкость в агрессивной среде. 

Металлические покрытия. Металлические покрытия занимают 

особое положение, так как их действие имеет двойственный характер. 

До тех пор, пока целостность слоя покрытия не нарушена, его защит-

ное действие сводится к изоляции поверхности защищаемого металла 

от окружающей среды, что не отличается от действия любого механи-

ческого защитного слоя (окраска, оксидная пленка и т.д.). Металличе-

ские покрытия должны быть непроницаемы для коррозионных агентов. 
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В качестве металлических защитных покрытий могут быть ис-

пользованы как чистые металлы (цинк, кадмий, алюминий, никель, 

медь, хром, серебро и др.), так и их сплавы (бронза, латунь и др.). 

При повреждении покрытия (или наличии пор) образуется галь-

ванический элемент. Характер коррозионного разрушения основного 

металла определяется электрохимическими характеристиками обоих 

металлов. По характеру поведения металлических покрытий при кор-

розии их можно разделить на катодные и анодные. 

К катодным относятся покрытия, потенциалы которых в данной 

среде имеют более положительное значение, чем потенциал основно-

го металла. Анодные покрытия имеют наиболее отрицательный по-

тенциал, чем потенциал основного металла. 

К катодным покрытиям относятся покрытия, потенциалы ко-

торых в данной среде имеют наиболее положительное значение, чем 

потенциал основного металла. В качестве примеров катодных покры-

тий на стали можно привести Cu, Bi, Ag. 

При повреждении покрытия (или наличии пор) образуется корро-

зионный элемент, в котором основной металл служит анодом и рас-

творяется: 

(−) А: Me  Men+ + ne ; 

а материал покрытия – катодом, на котором выделяется водород или 

поглощается кислород: 

(+) К: 2Н+ + 2e   Н2 , (рН < 7); 

(+) К: O2 + 2H2O + 4e   4OH-, (pH  7). 

Следовательно, катодные покрытия могут защищать металл от 

коррозии лишь при отсутствии пор и повреждений покрытия. 

Анодные покрытия имеют наиболее отрицательный потенци-

ал, чем потенциал основного металла. Примером анодного покрытия 

может служить цинк на поверхности железа. В этом случае основной 

металл (Fe) будет катодом коррозионного элемента. 

Местное повреждение защитного цинкового слоя ведет к даль-

нейшему его разрушению, при этом поверхность железа защищена от 

коррозии. На анодных участках происходит процесс окисления цинка: 

(−) А: Zn  Zn2+ + 2e . 

На катодных участках – восстановление водорода или кислоро-

да в зависимости от характера среды: 



 
116 

 

(+) К: 2Н+ + 2e   Н2  (Fe), (рН < 7); 

(+) К: O2 + 2H2O + 4e   4OH- (Fe), (pH  7). 

Электродные потенциалы металлов зависят от состава раство-

ров, поэтому при изменении состава раствора может меняться и харак-

тер покрытия. Так, например покрытие железа оловом в растворе сер-

ной кислоты – катодное, а в растворе органических кислот – анодное. 

Так например, по отношению к стали цинковое покрытие являет-

ся анодным (Zn играет роль протектора), а медное покрытие – катод-

ным. Поэтому первоначально начинает разрушаться цинк. При этом 

цинк защищает от разрушения железо или сталь тем дольше, чем 

больше толщина покрытия (рис. 4.6 а). Медь является катодным по-

крытием по отношению к железу, т.к. имеет потенциал более положи-

тельный. Поэтому разрушению будет подвергаться железо и тем в 

большей степени, чем выше пористость медного покрытия (рис. 4.6 б). 

 

Рис. 4.6. Схема, поясняющая действие анодных (а)  
и катодных металлических (б) покрытий по отношению к основному металлу 

Для получения металлических защитных покрытий применяются 

различные способы: электрохимический (гальванические покрытия); 

химический (получение металлических покрытий с помощью восста-

новителей, например гидразина). Защитные металлические покрытия 

можно получить также погружением в расплавленный металл (горя-

чее цинкование, лужение); имплантированием, металлизацией (на-

несение расплавленного металла на защищаемую поверхность с по-

мощью струи сжатого воздуха). 

Неметаллические защитные покрытия могут быть как неорга-

ническими, так и органическими. К неметаллическим антикоррозион-
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ным покрытиям относятся стекло, стеклоэмали, оксиды Al, Mg и Ti и 

др. Стеклоэмали на поверхность стальных, чугунных и др. изделий 

наносят одним или несколькими слоями с последующим спеканием и 

оплавлением; оксидные пассивные пленки – химическим и электрохи-

мическим способами. Равномерные сплошные плотные покрытия, об-

ладающие высокой адгезией к металлу, способствуют повышению 

прочности, твердости и износостойкости материала-основы. 

В качестве неорганических покрытий применяют неорганические 

эмали, оксиды металлов, соединение хрома, фосфора и др. К органи-

ческим покрытиям относятся лакокрасочные покрытия, покрытия смо-

лами, пластмассами, полимерными пленками, резиной. 

Неорганические эмали по своему составу являются силикатами, 

т.е. соединениями кремния. К основным недостаткам таких покрытий 

относятся хрупкость и растрескивание при тепловых и механических 

ударах. 

Лакокрасочные покрытия – один из самых распространенных 

способов защиты от коррозии. Лакокрасочное покрытие должно быть 

сплошным, газо- и водонепроницаемым, химически стойким, эластич-

ным, обладать высоким сцеплением с материалом, механической 

прочностью и твердостью. Они имеют простую технологию нанесения 

на поверхность, легко восстанавливаются в случае повреждения, от-

личаются разнообразием внешнего вида. Лаки – это коллоидные рас-

творы высыхающих масел или смол в органических растворителях. 

Защитное твердое покрытие образуется вследствие испарения рас-

творителя. 

Схема строения лакокрасочной пленки представлена на рис. 4.7. 

 

Рис. 4.7. Строение лакокрасочной пленки: 1 – пленкообразователь,  
2 – наполнитель, 3 – пигмент, 4 – металл 

1 2 3 

4 
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Химические способы очень разнообразны. К ним относится, на-

пример, обработка поверхности металла веществами, вступающими с 

ним в химическую реакцию и образующими на его поверхности пленку 

устойчивого химического соединения, в формировании которой прини-

мает участие сам защищаемый металл. К числу таких способов отно-

сится оксидирование, фосфатирование, сульфидирование и др. 

Сущность различных методов оксидирования заключается в 

создании на поверхности металла пленки оксидов, которая обладает 

значительно большей коррозионной стойкостью, чем металл. 

Для железа и его сплавов наиболее часто используется щелоч-

ное оксидирование в растворе, содержащем NaOH, NaNO3, NaNO2 

при температуре 135…140°С. Оксидирование черных металлов назы-

вается воронением. 

На анодных участках происходит процесс окисления:  

Fe  Fe2+ + 2e . 

На катодных участках происходит процесс восстановления: 

2Н2О + О2 + 4e   4ОН-. 

На поверхности металла в результате работы микрогальваниче-

ских элементов образуется Fe(OH)2, который затем окисляется в 

Fe3O4. Оксидная пленка на малоуглеродистой стали имеет глубокий 

черный цвет, а на высокоуглеродистой стали – черный с сероватым 

оттенком. 

Fe2+ + 2OH-  Fe(OH)2; 

12Fe(OH)2 + NaNO3  4Fe3O4 + NaOH + 10H2O + NH3. 

Противокоррозионные свойства поверхностной пленки оксидов 

невысоки, поэтому область применения этого метода ограничена. Ос-

новное назначение – декоративная отделка. Воронение используется 

в том случае, когда необходимо сохранить исходные размеры, так как 

оксидная пленка составляет всего 1,0…1,5 микрона. 

Фосфатирование – метод получения фосфатных пленок на 

изделиях из цветных и черных металлов. Для фосфатирования ме-

таллическое изделие погружают в растворы фосфорной кислоты и ее 

кислых солей (H3PO4+Mn(H2PO4)2) при температуре 96…98°С. 

На поверхности металла в результате работы микрогальваниче-

ских элементов образуется фосфатная пленка, которая имеют слож-

ный химический состав и содержит малорастворимые гидраты двух − 
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и трехзамещенных фосфатов марганца и железа: MnHPO4, Mn3(PO4)2, 

FeHPO4, Fe3(PO4)2·nH2O. 

На анодных участках происходит процесс окисления: 

Fe  Fe2+ + 2e . 

На катодных участках происходит процесс восстановления во-

дорода: 

2Н+ + 2e   Н2  (рН < 7). 

При взаимодействии ионов Fe2+ с анионами ортофосфорной ки-

слоты и ее кислых солей образуются фосфатные пленки: 

Fe2+ + H2PO-
4  FeHPO4 + H+, 

3Fe2+ + 2PO4
3-  Fe3(PO4)2. 

Образующаяся фосфатная пленка химически связана с метал-

лом и состоит из сросшихся между собой кристаллов, разделенных 

порами ультрамикроскопических размеров. Фосфатные пленки обла-

дают хорошей адгезией, имеют развитую шероховатую поверхность. 

Они являются хорошим грунтом для нанесения лакокрасочных покры-

тий и пропитывающих смазок. Фосфатные покрытия применяются в 

основном для защиты металлов от коррозии в закрытых помещениях, 

а также как метод подготовки поверхности к последующей окраске или 

покрытию лаком. Недостатком фосфатных пленок являются низкая 

прочность и эластичность, высокая хрупкость. 

Анодирование – это процесс образования оксидных пленок на 

поверхности металла и прежде всего алюминия. В обычных условиях 

на поверхности алюминия присутствует тонкая оксидная пленка окси-

дов Al2O3 или Al2O3·nH2O, которая не может защитить его от коррозии. 

Под воздействием окружающей среды алюминий покрывается слоем 

продуктов коррозии. Процесс искусственного образования оксидных 

пленок осуществляется химическими и электрохимическими способа-

ми. При электрохимическом оксидировании алюминия алюминиевое 

изделие играет роль анода электролизера. Электролитом служит рас-

твор серной, ортофосфорной, хромовой, борной или щавелевой ки-

слот, катодом может быть металл, не взаимодействующий с раство-

ром электролита, например нержавеющая сталь. На катоде выделя-

ется водород, на аноде происходит образование оксида алюминия.  

Суммарный процесс на аноде можно представить следующим 

уравнением: 
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2Al + 3H2O  Al2O3 + 6H+ + 6e . 

Механизм реакции имеет сложный характер. Электродная реак-

ция протекает в несколько стадий. Наряду с образованием оксида 

происходит его частичное растворение в кислоте: 

Al2O3 + 6H+  2Al3+ + 3H2O. 

В результате пленка становится пористой, через поры пленки 

проникают ионы и процесс роста пленки продолжается. Полученная 

пленка Al2O3 весьма пориста, причем размеры пор очень малы. 

Вследствие этого пленка может быть пропитана различными состава-

ми, повышающими коррозионную стойкость поверхности. Оксидная 

пленка на алюминии имеет высокую твердость, поэтому после аноди-

рования и пропитки оксидного слоя смазкой значительно повышается 

износостойкость деталей. 

К химической защите можно отнести также применение веществ, 

введение которых в коррозионно-агрессивную среду значительно 

снижает коррозию металлов. Такие вещества называют ингибито-

рами коррозии. Применение ингибиторов основано на кинетических 

принципах (уменьшается скорость коррозии металла). 

По механизму своего действия на процесс электрохимической 

коррозии различают адсорбционные и пассивационные ингибиторы. 

Механизм действия значительного числа ингибиторов заключа-

ется в адсорбции ингибитора на поверхности металла и последующем 

торможении катодных и анодных процессов. 

Адсорбционные ингибиторы уменьшают скорость коррозии 

за счет снижения интенсивности процесса или сокращения площади 

участков, лимитирующих процесс. К таким ингибиторам относятся ор-

ганические вещества, содержащие в своем составе серу, азот, фос-

фор (диэтиламин, формальдегид, пиридин). Их широко используют 

при травлении металлов кислотами, а также для защиты от атмо-

сферной коррозии. 

Для защиты металлических изделий в воздушной атмосфере, 

при перевозке, хранении используют летучие (атмосферные) ингиби-

торы, имеющие достаточно высокое давление паров. Ими пропиты-

вают упаковочные материалы. Вследствие достаточно высокого дав-

ления паров летучие ингибиторы достигают границы раздела ме-

талл/воздух и растворяются в пленке влаги, покрывающей металл. 
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Далее они адсорбируются на поверхности металла и образуют на нем 

защитную пленку. В качестве летучих ингибиторов используются 

обычно амины с небольшой молекулярной массой. 

Пассивационные ингибиторы способствуют образованию на 

поверхности металла защитных пленок, в их присутствии поверхность 

металла становится пассивной и не подвергается воздействию окру-

жающей среды. Они применяются, как правило, в нейтральных и ще-

лочных средах, когда протекает коррозия с восстановлением кисло-

рода. К ним относятся в основном неорганические вещества: хроматы, 

нитриты, а также некоторые органические вещества, например, соли 

бензойной и других органических кислот. 

Электрохимические способы основаны на торможении анод-

ных или катодных процессов. Метод эффективен в коррозионных сре-

дах с хорошей ионной электрической проводимостью. Сущность мето-

да состоит в уменьшении скорости электрохимической коррозии ме-

талла при поляризации электрода от источника постоянного тока 

или при контакте с добавочным электродом, являющимся анодом по 

отношению к защищаемой конструкции металла. В зависимости от 

вида поляризации различают катодную и анодную защиты. 

Катодная защита внешним током. В случае катодной за-

щиты защищаемый металл присоединяется к отрицательному полю-

су источника постоянного тока и становится катодом, дополнительный 

электрод – к положительному (рис. 4.8). 

 

Рис. 4.8. Катодная защита внешним источником тока 

Источник постоянного тока перекачивает электроны от дополни-

тельного электрода на защищаемый металл, который все время под-



 
122 

 

держивается в восстановленном состоянии. В качестве дополнитель-

ного электрода чаще всего используется металлический лом. Вспомо-

гательный электрод (анод) растворяется: 

(–) А: Me  Men+ + ne . 

Для снижения сопротивления коррозионной среды, например, 

грунта (почвы), непосредственно окружающего вспомогательный 

анод, последний помещают в так называемую токопроводящую за-

сыпку (смесь кокса, NaCl и CaSO4·2H2O). 

На защищаемом металле (катоде) в зависимости от характера 

среды выделяется водород или разряжается кислород. 

Катодная защита внешним током применяется главным образом 

для предотвращения металлических конструкций (трубопроводов, га-

зопроводов, кабельных установок) от коррозии в условиях несильно 

агрессивных сред. 

Метод протектора. Его преимущество состоит в том, что нет 

необходимости во внешнем источнике постоянного тока, специальное 

сооружение которого бывает иногда экономически нецелесообразно. 

При протекторной защите к изделию подсоединяют металл или 

сплав-протектор, потенциал которого значительно отрицательнее по-

тенциала металла изделия (рис. 4.9). В образующемся гальваниче-

ском элементе протектор служит отрицательным электродом (анодом) 

и постепенно разрушается, а на защищаемый металл поступают элек-

троны с протектора; таким образом, он является положительным 

электродом (катодом) и тем самым защищен от коррозии. 

 

Рис. 4.9. Схема протекторной защиты 

В качестве материалов протекторов чаще всего используют маг-

ний и его сплавы, реже алюминий и цинк. Это обусловлено тем, что Al 

и Zn в воде и грунтах склонны к пассивации – образованию на поверх-

ности металла плотных оксидных пленок, нарушающих токоотдачу. 

Для предотвращения пассивации в засыпку вводят хлориды или дру-
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гие вещества, растворяющие их, а также компоненты, увеличивающие 

сопротивление грунта, что способствует уменьшению скорости рас-

творения протектора. Эффективность этого вида защиты определяет-

ся радиусом действия протектора, т.е. максимально возможным его 

удалением от защищаемого изделия. Чем выше электрическая про-

водимость среды, тем выше радиус защитного действия протектора. 

Протекторную защиту используют для борьбы с коррозией трубопро-

водов и металлоконструкций в воде, грунте и других нейтральных 

средах. Высокая скорость саморастворения протектора в кислотных 

средах ограничивает его применение в них. 

(−) А: Me  Men+ + ne , где Ме (Mg, Al, Zn), 

(+) К: 2H2O + 2e   H2  + 2OH-. 

Анодная защита. В основе данного способа лежит анодная по-

ляризация: потенциал металла смещают в положительную сторону 

путем присоединения защищаемой конструкции к положительному 

полюсу внешнего источника постоянного тока, а вспомогательного 

электрода (катода) – к отрицательному. 

Анодная защита применяется только для тех металлов и спла-

вов, которые легко переходят в пассивное состояние при анодной по-

ляризации, т.е. покрываются пассивной пленкой оксида (большинство 

переходных металлов и сплавов на их основе, включая нержавеющие 

и углеродистые стали), например: 

2Cr + 3H2O  Cr2O3 + 6H+ + 6e . 

Широко распространенные способы металлических покрытий 

занимают особое положение, так как их действие имеет двойственный 

характер. До тех пор, пока целостность слоя покрытия не нарушена, 

его защитное действие сводится к изоляции поверхности защищаемо-

го металла от окружающей среды. Это не отличается от действия лю-

бого механического защитного слоя (окраска, оксидная пленка и т.д.). 

С другой стороны – при повреждении металлического покрытия про-

являются его электрохимические свойства. 

Эффективным методом повышения коррозионной стойкости ме-

таллов является легирование. Легирование применяется тогда, когда 

материал конструкции не позвляет использовать другие способы за-

щиты. При легировании в состав сплава или металла вводят леги-

рующие элементы (хром, никель, молибден и др.), вызывающие пас-
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сивность металла (процесс перехода металла или сплава в состояние 

его повышенной коррозионной устойчивости, вызванное торможением 

анодного процесса). Легирующие компоненты, обладая высокой диф-

фузионной способностью, вместе с основным металлом окисляются 

кислородом воздуха, образуя устойчивые оксидные пленки, препятст-

вующие проникновению коррозионной среды. 

Широкое применение нашло легирование для защиты от газовой 

коррозии. Легированию подвергаются железо, алюминий, медь, маг-

ний, цинк, а также сплавы на их основе.  

Легирование также используется с целью снижения скорости 

электрохимической коррозии, особенно коррозии с выделением водо-

рода. К сплавам с повышенной коррозионной устойчивостью, напри-

мер, относятся нержавеющие стали, в которых легирующими компо-

нентами служат хром, никель и другие металлы. 

Вопросы для самоконтроля 

1. Химическая и электрохимическая коррозия металлов. Какой из 

этих видов коррозии встречается чаще и протекает активнее? 

2. Механизм электрохимической коррозии металлов. Какие окис-

лительно-восстановительные процессы протекают при коррозии стали 

во влажной атмосфере? Изменится ли характер процессов, если ат-

мосфера содержит кислотообразующие газы (CO2, H2S, SO2 и др.)? 

3. Методы защиты металлов от коррозии (механические, хими-

ческие, электрохимические). Примеры. 

4. Электрохимическая защита от коррозии. Катодные и анодные 

покрытия. Какие окислительно-восстановительные процессы проте-

кают при нарушении катодных и анодных покрытий? Протекторы 

(примеры). 

5. Химическая защита от коррозии. Фосфатирование, оксидиро-

вание. 

6. Ингибиторы коррозии. Механизм их действия. 

4.5. Примеры решения типовых задач 

Пример 1. Олово спаяно с серебром. Укажите, какой из металлов 

будет окисляться при коррозии, если сплав находится в чистой влаж-

ной атмосфере (Н2О + О2)? Приведите схему образующегося гальва-

нического элемента и вычислите его ЭДС для стандартных условий. 
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Решение. Находим значения стандартных электродных потен-

циалов: 

Eо
O2+2H2O/4OH- = +0,4 B; Eо

Sn2+/Sn = −0,14 B; Eо
Ag+/Ag = +0,8 B. 

Олово является более активным металлом и в образующейся 

гальванической паре будет анодом. 

Олово окисляется, а на катоде восстанавливается кислород. 

Следовательно, на электродах данного гальванического элемента 

происходят следующие процессы: 

(−) А: Sn  Sn
2+

 + 2e ; 

(+) К (Sn, Cu): O2 + 2H2O + 4e   4OH-. 

Схема образующегося гальванического элемента:  

4e  

(−) 2Sn/2Sn
2+

 H2O, O2  4OH
-
/2H2O + O2 (Ag) (+). 

ЭДС = Eо
2H2O+O2/4OH- − Eо

Sn2+/Sn = 0,4 − (−0,14) = +0,54 B. 

Пример 2. Приведите уравнения анодного и катодного процес-

сов, происходящих при коррозии стали в кислой среде и влажной ат-

мосфере (Н2О + О2). 

Решение. Сталь содержит карбид железа (Fe3C), являющийся 

основной примесью. Карбид железа менее активен, чем железо, по-

этому анодом является железо, катодом – карбид железа. 

В кислой среде на аноде происходит процесс окисления железа, 

на катоде – восстановление ионов водорода: 

(−) А (Fe): Feо  Fe2+ + 2e , 

(+) К (Fe3C): 2H+ + 2e   H2 . 

При атмосферной коррозии стали протекают следующие про-

цессы: 

(−) А (Fe): Feо  Fe2+ + 2e , 

(+) К (Fe3C): O2 + 2H2O + 4e   4OH-. 

Пример 3. Предложите протектор для защиты изделия из алю-

миниевой бронзы от коррозии во влажной атмосфере. Приведите 

уравнения протекающих процессов. 

Решение. Алюминиевая бронза – это сплав меди с алюминием. 

Протектор, согласно принципу его действия, должен иметь наи-

более отрицательное значение электродного потенциала, чем потен-

циал меди (Eо
Cu2+/Cu = +0,34 B) и алюминия (Eо

Al3+/Al = −1,662 B), напри-
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мер магний (Eо
Mg2+/Mg = −2,36 B). В образующемся гальваническом 

элементе Mg будет играть роль анода и разрушаться: 

(−) А: Mg  Mg2+ + 2e . 

На катоде (изделии) будет протекать процесс разрядки кислорода: 

(+) К: O2 + 2H2O + 4e   4OH-. 

Продуктом коррозии является Mg(OH)2. 

4.6. Задачи для домашнего задания 

1−10. Какие окислительно-восстановительные процессы проис-

ходят при контакте железного изделия (Fe) с представленными в табл. 

металлами (Me)? Укажите, какой металл при этом окисляется? При-

ведите уравнения электродных процессов. Составьте схемы работы 

гальванических элементов, образующихся при коррозии металлов в 

данных условиях. 

№ 
задачи 

Металлы,  
контактирующие  

с железным  
изделием (Me/Fe) 

Коррозионная среда 

1 Zn, Cr раствор H2SO4 
2 Zn, Cu влажная атмосфера (Н2О + О2) 

3 Ni, Cr 
влажная промышленная атмосфера  

(H2O, SO2, HCl, CO2) 
4 Sn, Al пресная вода (рН = 6 7) 
5 Ag, Cr pН < 7 (предполагается отсутствие кислорода) 
6 Co, Mg влажная атмосфера (Н2О + О2) 
7 Zn, Sn морская вода (Н2О + Cl-) 
8 Cd, Ni раствор электролита (рН > 7) 

9 Mg, Sn 
влажная промышленная атмосфера  

(H2O, SO2, HCl, CO2) 
10 Pb, Cd влажная атмосфера (Н2О + О2) 

11–15. Железная пластина (Fe) имеет покрытие из другого ме-

талла. Какой из металлов (железо или металл покрытия) будет раз-

рушаться в случае нарушения поверхностного слоя покрытия? Со-

ставьте схемы процессов, происходящих на электродах образующих-

ся гальванических элементов в указанных средах. 

№ задачи Металл покрытия Коррозионная среда 
11 Cu, Mg пресная вода (рН = 6 7) 
12 Zn, Sn морская вода (Cl−, рН > 7) 

13 Sn, Al 
кислый водный раствор 

(предполагается отсутствие О2) 
14 Ag, Zn влажная атмосфера (Н2О + О2) 

15 Ni, Ag 
влажная промышленная атмосфера  

(H2O, SO2, HCl, CO2) 
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16–22. Металл (Ме1) находится в контакте с другим металлом 

(Ме2). Укажите, какой из металлов будет разрушатьсяв указанной кор-

розионной среде? Приведите уравнения электродных процессов, схе-

мы образующихся микрогальванических элементов и рассчитайте 

ЭДС при стандартных условиях. 

№ задачи Ме1/Ме2 Коррозионная среда 

16 Al/Cu влажная атмосфера (Н2О + О2) 

17 Al/Cu 
кислый водный раствор  

(предполагается отсутствие О2) 

18 Fe/Sn влажная промышленная атмосфера 

19 Fe/Sn влажная атмосфера (Н2О + О2) 

20 Zn/Cu морская вода (Cl−, рН > 7) 

21 Fe/Sn кислый водный раствор 

22 Zn/Cu кислый водный раствор 

23–28. Укажите, какой металл можно использовать в качестве 

протектора для защиты изделия от коррозии в водных растворах в 

контакте с воздухом? Приведите уравнения электродных процессов и 

схемы образующихся микрогальванических элементов. 

№ задачи Изделие № задачи Изделие 

23 Fe 26 Pb 

24 Sn 27 Ni 

25 Cu 28 Co 

29–36. Рассмотрите коррозию изделия в электролите, содержа-

щем соляную кислоту. Приведите уравнения электродных процессов и 

схемы образующихся гальванических элементов. 

№ задачи Изделие № задачи Изделие 

29 
оловянистая бронза 

(Cu/Sn 8…10%) 
33 cплав Sn/Ag 

30 сплав Cu/Ag 34 луженое железо 

31 cплав Fe/Zn 35 cплав Al/Cu 

32 cплав Zn/Cu 36 cплав Sn/Cu 

37–40. Рассмотрите коррозию изделия во влажной атмосфере. 

Приведите уравнения электродных процессов, состав продуктов корро-

зии и схемы образующихся коррозионных гальванических элементов. 

№ задачи Изделие № задачи Изделие 

37 
латунь 

(сплав Cu/Zn) 
39 

алюминиевая бронза 
(Cu/Al) 

38 сплав Fe/Cu 40 сплав Al/Cu 
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4.7. Варианты домашних заданий 

№ варианта № задач № варианта № задач 

1 1, 21 11 11, 30 

2 2, 39 12 12, 29 

3 3, 38 13 13, 28 

4 4, 37 14 14, 27 

5 5, 36 15 15, 26 

6 6, 35 16 16, 25 

7 7, 34 17 17, 24 

8 8, 33 18 18, 23 

9 9, 32 19 19, 22 

10 10, 31 20 20, 40 

4.8. Экспериментальная часть 

Лабораторная работа 

«КОРРОЗИЯ И ЗАЩИТА МЕТАЛЛОВ» 

Опыт 1. Влияние образования гальванических элементов 

на коррозию металлов 

1. В пробирку с разбавленной серной кислотой поместите кусо-

чек цинка. Наблюдайте скорость выделения водорода. 

2. Прикоснитесь к цинку, находящемуся в пробирке с H2SO4, 

медной палочкой. Объясните, почему интенсивность выделения во-

дорода при контакте с медью больше, чем в отсутствии меди. 

Укажите место выделения водорода. Приведите схему обра-

зующегося гальванического элемента. 

На основании проделанного опыта сделайте вывод о том, какое 

влияние на коррозию металла оказывает его контакт с другими ме-

таллами. 

3. В две пробирки налейте одинаковое количество разбавленной 

серной кислоты и в одну из них добавьте 1−2 капли раствора CuSO4. В 

обе пробирки поместите по таблетке цинка. 

Укажите, в каком случае наблюдается наиболее интенсивное 

выделение водорода? 

При помещении Zn в сложный электролит (H2SO4 + CuSO4) про-

исходит образование микрогальванических элементов  

(−)Zn/ZnSO4 H2SO4  2H+/H2  (Cu) (+). 
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Металлы Zn Zn/Cu Zn 

Электролиты H2SO4 H2SO4 H2SO4+CuSО4 

Наблюдаемые явления    

Ионно-электронные схемы 
процесса 

   

Укажите, какая химическая реакция приводит к образованию ме-

ди во второй пробирке? 

Приведите схемы образующихся микрогальванических элементов. 

Результаты опыта оформите в виде таблицы и ответов на во-

просы. 

Опыт 2. Коррозия железа в результате различного досту-

па кислорода 

На обезжиренную сухую железную пластинку поместите каплю 

специального реактива, содержащего 3%-ный раствор NaCl, к которо-

му добавлен K3[Fe(CN)6] и фенолфталеин.  

Раствор NaCl – среда, в которой протекает коррозия железа; 

K3[Fe(CN)6] – реактив на ион [Fe2+]; фенолфталеин – индикатор, цвет 

которого меняется на малиновый в щелочной среде. 

Изучите изменение окраски в центре капли и по ее окружности. 

Коррозия железа вызвана неоднородностью коррозионной среды, 

обусловленной в данном случае неравномерной аэрацией капли (не-

одинаковым доступом воздуха к ее различным слоям). 

В образующемся коррозионном микрогальваническом элементе 

центральная часть смоченной поверхности металла является анод-

ным участком, а периферическая (в виде кольца малинового цвета) – 

катодным. 

Анодные участки подвергаются разрушению (появление синего 

окрашивания обусловлено образованием турнбуллевой сини). 

На катодных участках протекает процесс восстановления рас-

творенного кислорода. 

Приведите уравнения реакций электродных процессов и схему 

образующегося коррозионного микрогальванического элемента. 

Опыт 3. Влияние хлорид - ионов на коррозию алюминия 

1. В две пробирки поместите 1–2 кусочка алюминия и добавьте в 

одну из пробирок 2−3 мл раствора CuSO4, в другую – CuCl2 той же 

концентрации. 

Убедитесь в том, что отношение Al к растворам взятых солей 

различно. 
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2. В пробирку, содержащую CuSO4, добавьте небольшое коли-

чество кристаллической соли NaCl. Что наблюдается? 

Результаты опыта оформите в виде таблицы и ответов на во-

просы. 

Металл Al 

Электролит CuSO4 CuCl2 CuSO4 + NaClкр. 

Наблюдаемые явления    

Ионно-электронные  
схемы процесса 

   

На основании значений стандартных электродных потенциалов 

Al и Cu определите возможность протекания реакции: 

Al + CuSO4 . 

Объясните, почему результаты опыта не согласуются с теорети-

ческими выводами? 

Учитывая, что анион Cl- является активатором и способствует 

разрушению оксидных пленок, объясните, в результате образования 

каких микрогальванических элементов происходит коррозия Al. 

Приведите ионно-электронные уравнения окислительно-восста-

новительных процессов и схемы образующихся при коррозии Al мик-

рогальванических элементов (коррозия протекает с выделением во-

дорода на катодных участках, объясните почему?). 

Опыт 4. Коррозия луженого и оцинкованного железа 

1. Качественная реакция на ион [Fe2+]. В пробирку налейте не-

сколько капель раствора сульфата железа (II) и добавить 1–2 капли 

раствора К3[Fe(CN)6]. 

Появление синего окрашивания обусловлено реакцией: 

3Fe2+ + 2Fe [(CN)6]
3- = Fe3[ Fe(CN)6]2, 

 турнбуллева синь 

с образованием турнбуллевой сини. 

2. Налейте в химический стакан 100 мл воды, добавьте 3–4 кап-

ли разбавленной серной кислоты и такое же количество раствора 

К3[Fe(CN)6]. Раствор перемешайте и разлейте поровну в две фарфо-

ровые чашки. В одну из них поместите пластинку оцинкованного же-

леза (Fe/Zn), в другую – железную пластинку с наплавленным кусоч-

ком олова (Fe/Sn). 

Заметьте время от погружения пластинок до появления синего 

окрашивания. 
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Результаты опыта оформите в виде таблицы и ответов на во-

просы. 

Электролит H2SO4 

Fe/металл покрытия Fe/Zn Fe/Sn 

Наблюдаемые явления   

Ионно-электронные 
схемы процессов 

  

Объясните, почему при контакте железа с цинком скорость кор-

розии ниже, чем при его контакте с оловом. 

Укажите направление перехода электронов в парах Fe/Zn и 

Fe/Sn. На каком металле в обоих случаях происходит выделение во-

дорода? 

Приведите схемы образующихся гальванических элементов. 

Укажите, какое покрытие для железа является анодным, а какое –

катодным? 

На основании проделанных опытов сделайте вывод о том, что 

происходит с металлом (Fe) после нарушения анодного и катодного 

покрытий.  
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ПРИЛОЖЕНИЕ 

Таблица 1 
Константы диссоциации (Кд) слабых электролитов 

в водных растворах (при 25°C) 

Электролит Уравнение диссоциации Кд, моль/л 

Азотистая кислота HNO2  H+ + NO2
− 4,0·10-4 

Борная кислота 

H3BO3  H+ + H2BO3
− 

H2BO3
−  H+ + HBO3

2− 

HBO3
2−  H+ + BO3

3− 

5,8·10-10 

1,8·10-13 
1,6·10-14 

Вода H2O  H+ + OH− 
1,8·10-16 

Кремниевая кислота 
H2SiO3  H+ + HSiO3

− 

HSiO3
−  H+ + SiO3

2− 
2,2·10-10 
1,6·10-12 

Ортофосфорная кислота 

H3PO4  H+ + H2PO4
− 

H2PO4
−  H+ + HPO4

2− 

HPO4
2−  H+ + PO4

3− 

7,5·10-3 
6,2·10-8 
2,2·10-13 

Сернистая кислота 
H2SO3  H+ + HSO3

− 

HSO3
−  H+ + SO3

2− 
1,3·10-2 
5,0·10-6 

Сероводородная кислота 
H2S  H+ + HS− 

HS−  H+ + S2− 
5,7·10-8 
1,2·10-15 

Щавелевая кислота 
H2C2O4  H+ + HC2O4

− 

HC2O4
−  H+ + C2O4

2− 
5,9·10-2 

6,4·10-5 

Синильная кислота HCN  H+ + CN− 7,2·10-10 

Угольная кислота 
H2CO3  H+ + HCO3

− 

HCO3
−  H+ + CO3

2− 
4,3·10-7 
5,6·10-11 

Уксусная кислота CH3COOH H+ + CH3COO− 1,8·10-5 

Фтороводородная кислота HF  H+ + F− 7,4·10-4 

Гидроксид алюминия 

Al(OH)3  Al(OH)2
+ + OH− 

Al(OH)2
+  AlOH2+ + OH− 

AlOH2+  Al3+ + OH− 

7,4·10-9 
2,1·10-9 
1,4·10-9 

Гидроксид аммония NH4OH  NH4
+ + OH− 1,8·10-5 

Гидроксид серебра AgOH  Ag+ + OH− 9,6·10-4 

Гидроксид кобальта 
Сo(OH)2  CoOH+ + OH− 

CoOH+  Co2+ + OH− 
7,9·10-5 

7,9·10-6 

Гидроксид олова–II 
Sn(OH)2  SnOH+ + OH− 

SnOH+  Sn2+ + OH− 
3,5·10-10 
1,3·10-12 

Гидроксид железа–III 

Fe(OH)3  Fe(OH)2
+ + OH− 

Fe(OH)2
+  FeOH2+ + OH− 

FeOH2+  Fe3+ + OH− 

4,8·10-11 
1,8·10-11 
1,4·10-12 

Гидроксид железа–II 
Fe(OH)2  FeOH+ + OH− 

FeOH+  Fe2+ + OH− 
− 

1,3·10-4 

Гидроксид меди–II Cu(OH)2  Cu2+ + 2OH− 
3,4·10-7 

Гидроксид никеля Ni(OH)2  Ni2++ 2OH− 2,5·10-5 

Гидроксид свинца 
Pb(OH)2  PbOH+ + OH− 

PbOH+  Pb2+ + OH− 
9,5 ·10-4 
3,0 ·10-8 

Гидроксид хрома Сr(OH)3  Cr3+ + 3OH− 1,0 ·10-10 

Гидроксид цинка 
Zn(OH)2  ZnOH+ + OH− 

ZnOH+  Zn2+ + OH− 
5,0 ·10-5 
1,5 ·10-9 
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Таблица 2 

Cтепень диссоциации ( ) электролитов 
в водных растворах при 18оС 

Электролит 
(Сэк = 0,1 моль экв/л) 

Формула ,  

Гидроксид аммония NH4OH 1,3 

Уксусная кислота CH3COOH 1,3 

Сероводородная кислота H2S 0,07 

Борная кислота H3BO3 0,01 

Синильная кислота HCN 0,007 

Таблица 3 

Кажущаяся степень диссоциации (  каж) электролитов 
в водных растворах при 18оС 

Электролит 
(Сэк.= 0,1 моль 

экв/л) 

Формула 
вещества 

 каж, 

 

 

Электролит 
(Сэк.= 0,1 моль 

экв/л) 

Формула 
вещества 

 каж, 

 

Кислоты Соли 

Азотная HNO3 92 
Хлорид 
натрия 

NaCl 84 
Соляная HCl 91 

Серная H2SO4 58 Хлорид калия KCl 86 

Фосфорная H3PO4 26 
Хлорид 
магния 

MgCl2 72 

Сернистая H2SO3 20 
Хлорид  

алюминия 
AlCl3 65 

Плавиковая HF 15 
Сульфат 

меди 
CuSO4 40 

Основания Основания 

Гидроксид  
калия 

KOH 91 
Гидроксид 

натрия 
NaOH 92 

Таблица 4 
Диэлектрическая проницаемость (ε ) 

некоторых веществ 

Вещество ε Вещество ε 

Вакуум 1,0 Этиловый спирт 26,0 

Вода дистиллированная 81,0 Бензол 2,6 

 



 
 

 

1
3

4
 

Таблица 5 
Растворимость некоторых веществ в воде 

Катионы 
Анионы 

Br- CH3COO- CN- CO3
2- Cl- F- I- NO3

- OH- PO4
3- S2- SiO3

2- SO3
2- SO4

2- 

Ag+ н р н н н р н р – н н н н м 

K+ р р р р р р р р р р р р р р 

Na+ р р р р р р р р р р р р р р 

NH4
+ р р р р р р р р р р р р р р 

Ba2+ р р р н р м р р р н р н н н 

Ca2+ Р р р н р н р р м н – н н м 

Cd2+ р р м н р р р р н н н н н р 

Co2+ р р н н р р р р н н н н н р 

Cu2+ р р н н р р – р н н н н н р 

Fe2+ р р н н р м p р н н н н н р 

Hg2+ м р р н р н н р н н н – – н 

Mg2+ р р р м р м р р н н н н н р 

Mn2+ р р н н р р р р н н н н н р 

Ni2+ р р н н р р р р н н н н н р 

Pb2+ м р н н м м н р н н н н н н 

Sn2+ – р – – р н м – н н н – – р 

Sr2+ р р р н р н р р м н р н н н 

Zn2+ р р н м р н р р н н н н м р 

Al3+ р м – – р м р р н н – н – р 

Cr3+ р р н – р м н р н н – н – р 

Fe3+ р – н – р н – р н н – н – р 

 
Обозначения: р – растворимые; м – малорастворимые; н – практически нерастворимые вещества; 

«-» – не существуют или разлагаются водой.  
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Таблица 6 
Произведение растворимости (ПР) 

малорастворимых электролитов в воде (при t = 25°С) 
Am+

n B
n-

m (тв)  n Am+
(p-р)+m Bn−

(p-р); 
ПР = [Am+]n·[Bn−]m, мольn+m/лn+m; 
[Am+] – равновесная концентрация иона, моль/л. 

Вещество 
(электролит) 

ПР 
Вещество 

(электролит) 
ПР 

AgCl 1,6·10-10 CaSO4 4,4·10-5 

AgBr 4,4·10-13 Cd(OH)2 4,3·10-15 

AgJ 9,7·10-17 Cu(OH)2
 5,0·10-19 

Ag2CO3 8,2·10-12 Cr(OH)3 6,7·10-31 

AgCN 6,9·10-15 FeS 3,7·10-19 

Ag2SO4 4,4·10-5 Fe(OH)2 1,6·10-15 

Ag2S 1,6·10-49 Fe(OH)3 3,8·10-38 

AgOH 1,9·10-8 Mn(OH)2 2,3·10-13 

Al(OH)3 5,1·10-33 Ni(OH)2 1,6·10-14 

BaCO3 8,1·10-9 PbBr2 5,0·10-5 

BaSO4 1,1·10-10 PbCl2 2,1·10-5 

MgCO3 1,0·10-5 PbJ2 9,8·10-9 

Mg(OH)2 5,5·10-12 Pb(OH)2 1,0·10-15 

CaCO3 4,8·10-9 PbSO4 1,6·10-8 

CaF2 4,0·10-11 PbS 3,6·10-29 

Ca(OH)2 6,3·10-6 Zn(OH)2 1,3·10-17 

Таблица 7 
Водородный показатель растворов (рН) 

Концен-
трация 
ионов 

Щелочная среда 
(усиление  

щелочных свойств) 
 

Ней-
траль-

ная 
среда 

Кислотная среда 
(усиление  

кислотных свойств) 
 

[OH−] 1(100) 10−2 10−4 10−6 10−7 10−8 10−10 10−12 10−14 

[H
+
] 10−14 10−12 10−10 10−8 10−7 10−6 10−4 10−2 100 

рH 14 12 10 8 7 6 4 2 0 
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Таблица 8 
Криоскопические (Кк) и эбулиоскопические (Кэ) константы 

некоторых растворителей (кг·К *·моль−1) 

Растворитель КК
 КЭ 

Вода 1,86 0,52 

Бензол 5,10 2,57 

Анилин 5,87 3,69 

Этиловый спирт 1,99 1,16 

Ацетон 2,40 1,50 

Хлороформ 4,90 3,89 

Уксусная кислота 3,90 3,09 

Четыреххлористый углерод 29,8 5,02 

Диоксан 4,63 3,01 

Циклогексан 20,80 2,92 

Нитробензол 6,88 5,20 

 * Примечание: К − градус Кельвина. 

Таблица 9 
Стандартные окислительно-восстановительные потенциалы (Ео

298) 
в водных растворах 

Окислительно-
восстановительная 

пара (ОВП) 
Уравнение реакции восстановления Ео

298, В 

Соединения азота 

(Н+) NO-
3/NO2 (Н2О) NO−

3 + 2H+ + е   NO2+ H2O +0,78 

(Н+) NO-
3/HNO2 (Н2О) NO−

3 + 3H+ + 2е   HNO2+ H2O +0,93 

(Н+) NO-
3/NO-

2 (Н2О) NO−
3 + 2H+ + 2е   NO2

− + H2O +0,94 

(Н+) NO-
3/NO (Н2О) NO−

3 + 4H+ + 3е   NO+ 2H2O +0,96 

(Н+) NO-
2 /N2 (ОН-) NO−

2 + 2H+ + 2е   N2 + 2OH− +0,99 

(Н+) 2NO2/N2 (Н2О) 2NO2 + 8H+ + 8е   N2 + 4H2O +1,36 

(Н+) 2HNO2/N2 (Н2О) 2HNO2 + 6H+ + 6е   N2 + 4H2O +1,45 

(Н+) 2NO/N2 (Н2О) 2NO + 4H+ + 4е   N2 + 2H2O +1,68 

Соединения бора 

(Н+) H3BO3/B (Н2О) H3BO3 + 3H+ + 3е   B + 3H2O −0,71 

Соединения брома 

BrO-
3/Br- (OH-) BrO−

3 + 3H2O + 6е   Br− + 6OH− +0,60 

Br2/2Br- Br2 + 2е   2Br− +1,09 

(Н+) BrO-
3/Br- (Н2О) BrO−

3 + 6H+ + 6е   Br− + 3H2O +1,44 

(Н+) 2BrO-
3/Br2 (Н2О) 2BrO−

3 + 12H+ + 10е   Br2 + 6H2O +1,52 

Соединения йода 

(Н2О) JO-
3/J

- (OH-) JO−
3 + 6H2O + 6е   J− + 6OH− +0,26 

J2/2J- J2 + 2е   2J− +0,53 

(H+) JO-
3/J

- (Н2О) JO−
3 + 6H+ + 6е   J− + 3H2O +1,09 
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Окислительно-
восстановительная 

пара (ОВП) 
Уравнение реакции восстановления Ео

298, В 

(H+) 2JO-
3/J2 (Н2О) 2JO−

3 + 12H+ + 10е   J2 + 6H2O +1,20 

Соединения кислорода 

(Н2О) H2O/H2 (OH-) 2H2O + 2е   H2  + 2OH− −0,83 

(Н2О) O2/H2O2 (OH-) O2 + 2H2O + 2е   H2O2 + 2OH− −0,08 

(H+) O2/H2O2 O2 + 2H+ + 2е   H2O2 +0,68 

(H+) O2/2H2O (Н2О) O2 + 4H+ + 4е   2H2O +1,23 

(H+) H2O2/2H2O (Н2О) H2O2 + 2H+ + 2е   2H2O +1,78 

Соединения марганца 

Mn2+/Mn Mn2+ + 2е   Mn −1,18 

MnO4
-/MnO4

2- MnO4
- + е   MnO4

2− +0,56 

MnO4
-/MnO2(OH-) MnO4

− + 2H2O + 3е   MnO2 + 4OH− +0,57 

MnO4
2-/MnO2(OH-) MnO4

2- + 2H2O + 2е   MnO2 + 4OH- +0,58 

(H+) MnO2/Mn2+ MnO2 + 4H+ + 2е   Mn2+ + 2H2O +1,24 

(H+)MnO4
-/Mn2+ (Н2О) MnO4

− + 8H+ + 5е   Mn2+ + 4H2O +1,53 

(H+) MnO4
-/МnO2 (Н2О) MnO4

− + 4H+ + 3е   MnO2 + 2H2O +1,73 

Соединения свинца 

Pb2+/Pb Pb2+ + 2е   Pb −0,13 

(H+) PbO2/Pb2+ (Н2О) PbO2 + 4H+ +SO4
2− + 2е   PbSO4 + H2O +1,46 

Pb4+/Pb2+ Pb4+ + 2е   Pb2+ +1,69 

Соединения серы 

(Н2О) SO4
2-/SO3

2- (OH-) SO4
2− + H2O + 2е   SO3

2− + 2OH− −0,93 

(H+) SO4
2-/S2- (Н2О) SO4

2− + 8H+ + 8е   S2− + 4H2O −0,15 

(H+) S/H2S S + 2H+ + 2е   H2S +0,17 

(H+) SO4
2-/SO3

2- (Н2О) SO4
2− + 2H+ + 2е   SO3

2− + H2O +0,20 

Соединения фосфора 

(H+) PO4
3-/P (Н2О) PO4

3- + 8H+ + 5е   P + 4H2O −0,38 

(H+) PO4
3-/PO3

3- (Н2О) PO4
3− + 2H+ + 2е   PO3

3− + H2O −0,28 

(H+) P/PH3 Р + 3Н+ + 3е   РН3 −0,04 

Соединения хлора 

Cl2/2Cl- Cl2 + 2е   2Cl− +1,36 

(H+) ClO3
-/Cl- (Н2О) ClO3

− + 6H+ + 6е   Cl− + 3H2O +1,45 

(H+) 2ClO3
-/Cl2 (Н2О) 2ClO3

− + 12H+ + 10е   Cl2 + 6H2O +1,47 

(H+) 2ClO-/Cl2 (Н2О) 2ClO− + 4H+ + 2е   Cl2 + 2H2O +1,63 

Соединения хрома 

Cr3+/Cr Cr3+ + 3е   Cr −0,74 

(Н2О) CrO4
2-/Cr(OH)3 CrO4

2− + 4H2O + 3е   Cr(OH)3 + 5OH− −0,13 

(H+) CrO4
2-/Cr (Н2О) CrO4

2- + 8H+ + 6е   Cr + 4H2O +0,37 
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Окислительно-
восстановительная 

пара (ОВП) 
Уравнение реакции восстановления Ео

298, В 

(H+) CrO4
2-/CrO2

- (Н2О) CrO4
2− + 4H+ + 3е   CrO2

− + 2H2O +0,95 

(H+) Cr2O7
2-/2Cr3+ (Н2О) Cr2O7

2− + 14H+ + 6е   2Cr3+ + 7H2O +1,33 

(H+) CrO4
2-/Cr3+ (Н2О) CrO4

2− + 8H+ + 3е   Cr3+ + 4H2O +1,48 

Другие соединения 

(H+) As/AsH3 As + 3H+ + 3е   AsH3 −0,54 

Sn2+/Sn Sn2+ + 2е   Sn −0,14 

Fe3+/Fe2+ 
Fe3+ + е   Fe2+ +0,77 

F2/2F- F2 + 2е   2F− +2,85 

Таблица 10 
Стандартные потенциалы металлических электродов 

(ряд напряжений) 

Электрод Электродный процесс Ео, В  

Li+/Li Li+ + ē  Li −3,040 

Rb+/Rb Rb+ + ē  Rb −2,925 

К+/К К+ + ē  К −2,925 

Cs+/Cs Cs+ + ē  Cs −2,923 

Ba2+/Ba Ba2+ + 2ē  Ba −2,906 

Ca2+/Ca Ca2+ + 2ē  Ca −2,866 

Na+/Na Na+ + ē  Na −2,714 

Mg2+/Mg Mg2+ + 2ē  Mg −2,363 

Be2+/Be Be2+ + 2ē  Ве −1,847 

Al3+/Al Al3+ + 3ē  Al −1,662 

Ti2+/Ti Ti2+ + 2ē  Ti −1,628 

Mn2+/Mn Mn2+ + 2ē Mn −1,180 

Zn2+/Zn Zn2+ + 2ē Zn −0,763 

Cr3+/Cr Cr3+ + 3ē  Cr −0,744 

Fe2+/Fe Fe2+ + 2ē  Fe −0,440 

Cd2+/Cd Cd2+ + 2ē  Cd −0,403 

Co2+/Co Co2+ + 2ē  Co −0,277 

Ni2+/Ni Ni2+ + 2ē  Ni −0,250 

Mo3+/Mo Mo3+ + 3ē  Mo −0,200 

Sn2+/Sn Sn2+ + 2ē  Sn −0,136 

Pb2+/Pb Pb2+ + 2ē  Pb −0,126 

Fe3+/Fe Fe3+ + 3ē  Fe −0,036 

2H+/H2 2H+ + 2ē  H2 +0,000 

Sb2+/Sb Sb2+ + 2ē  Sb +0,200 

Bi3+/Bi Bi3+ + 3ē  Bi +0,220 

Cu2+/Cu Cu2+ + 2ē  Cu +0,337 

Hg2
2+/2Hg Hg2

2+ + 2ē  2Hg +0,790 

Ag+/Ag Ag+ + ē  Ag +0,799 

Hg2+/Hg Hg2+ + 2ē  Hg +0,854 

Pd2+/Pd Pd2+ + 2ē  Pd +0,987 

Pt2+/Pt Pt2+ + 2ē  Pt +1,190 

Au3+/Au Au3+ + 3ē  Au +1,498 
 



 
 

 

1
3

9
 

Таблица 11 
Газовые электроды 

Электрод и его обозначения 

водородный 

2Н+/Н2 , Pt 2H2O/H2, 2OH-, Pt 

2Н+ + 2е   Н2  (pH < 7) 2Н2О + 2е   Н2  + 2ОН- (pH  7) 

2
o H

2H /H 2H /H
2 2 H

2

α
ln

RT

F
E E

n р
 

Е0 = 0,000 В 

2
H Oo 2

22H O/H ,2OH 2H O/H ,2OH
2 2 2 2

H OH2

α

ln
α

RT

F
E E

n р
 

Е0 = −0,828 В 

Уравнение для расчета электродного потенциала (Т = 298 К; 
2Н

р  = 1) 

2
/H2H

E  = −0,059 рН 
2H O/H , 2OH

2 2
E = −0,059 рН 

кислородный 

Pt, O2, 4H+/2H2O Pt, O2, 2H2O/4OH- 

О2 + 4Н+ + 4е   2Н2О (pH < 7) 2Н2О + О2 + 4е   4ОН- (pH  7) 

2

O
2

H

4

H2
Oo

O
2

/2H,4H
2

OO
2

/2H,4H
2

O
ln

α

αр

n
EE

F

RT
 

Ео = 1,229 В 

2

O
2

H

4

H2
Oo

-O/4ОН
2

,2H
2

O-О/4ОН
2

,2H
2

O

ln
α

αр

n
EE

F

RT
 

Ео = 0,401 В 

Уравнение для расчета электродного потенциала (Т = 298 К; 
2О

р  = 1) 

+
2 2О ,4Н /2H O

E  = 1,229 − 0,059 рН -
2 2O ,2H О/4ОН

E  = 1,229 − 0,059 рН 
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Таблица 12 
Относительная электроотрицательность элементов 

главных подгрупп (в эВ) 

Н 
2,1 

      

Li 
1,0 

Be 
1,5 

B 
2,0 

C 
2,5 

N 
3,0 

O 
3,5 

F 
4,0 

Na 
0,9 

Mg 
1,2 

Al 
1,5 

Si 
1,8 

P 
2,1 

S 
2,5 

Cl 
3,0 

K 
0,8 

Ca 
1,0 

Ga 
1,7 

Ge 
1,7 

As 
2,0 

Se 
2,4 

Br 
2,8 

Rb 
0,8 

Sr 
1,0 

In 
1,7 

Sn 
1,7 

Sb 
1,8 

Te 
2,1 

I 
2,6 
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