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7ПРЕДИСЛОВИЕ

Учебник содержит материалы, соответствующие программе учебного
курса «Электрохимия и кинетика», входящего в образовательные програм-
мы бакалавриата и специалитета по химическим направлениям подготов-
ки. Целью издания является обеспечение методической поддержки студен-
тов при самостоятельном изучении основных понятий и законов электро-
химии и химической кинетики.

Учебник обобщает многолетний опыт преподавания физической химии
студентам химического факультета УрГУ (до 2011 г.) и студентам, обучаю-
щимся по химическим направлениям подготовки в Институте естествен-
ных наук и математики Уральского федерального университета. Издание
является логическим продолжением учебника А. Ю. Зуева, Д. С. Цветкова
«Химическая термодинамика» (Екатеринбург : Изд-во Урал. ун-та, 2020).

Учебник включает пять глав, которые охватывают основные разделы
курса «Электрохимия и кинетика», являющиеся традиционными разделами
физической химии: равновесия в растворах электролитов, явления переноса
в электролитических средах, равновесие в системах «электрод – электро-
лит», основы химической кинетики и особенности электрохимических про-
цессов. При обсуждении отдельных вопросов для сохранения логики изло-
жения в учебнике приводятся некоторые сведения из физики и кристалло-
химии.

Особое внимание уделено разъяснению формальных определений, де-
тальному разбору математических выводов, что способствует пониманию
и усвоению физико-химического смысла явлений. Учебник дополнен разнопла-
новыми заданиями для самоконтроля, включающими как теоретические воп-
росы, так и расчетные задачи разного уровня сложности, и может быть ис-
пользован при освоении теоретических основ дисциплины «Электрохимия и ки-
нетика», подготовке к семинарским, практическим занятиям и экзаменам.

Для успешного освоения материала студентам необходимы математи-
ческие навыки: умение осуществлять тождественные преобразования, про-
водить логарифмирование, дифференцирование и интегрирование.

Несмотря на то, что данный учебник охватывает все основные вопро-
сы, излагаемые в рамках теоретического курса лекций, авторы рекоменду-
ют студентам не ограничиваться им, а использовать для подготовки и другие
учебники и специализированные монографии, которые приводятся в спис-
ке информационных ресурсов.



8 ВВЕДЕНИЕ

Традиционно университетский курс физической химии делится на две
большие части. В первой излагаются основы химической термодинамики,
которая является одним из основных методов строгого описания закономер-
ностей поведения химических систем и превращений в них. Во второй час-
ти рассматриваются вопросы поведения электрохимических систем и процес-
сов, протекающих как в молекулярных, так и в ионных системах. Как прави-
ло, эта вторая составляющая носит название «Электрохимия и кинетика».

Электрохимия изучает различные аспекты взаимных превращений хи-
мической и электрической форм энергии. Объектами изучения являются
системы, содержащие заряженные частицы, находящиеся в состоянии равно-
весия, а также неравновесные системы, в которых протекают различные, в том
числе и электрохимические, процессы. Таким образом, в этой части курса
рассматриваются: гомогенные электролитические системы в состоянии равно-
весия; гомогенные электролитические системы в неравновесном состоянии,
в которых протекают те или иные процессы; гетерогенные электрохими-
ческие системы в состоянии равновесия. Последние описывают поведение
на границе раздела «электрод – электролит» и гальванические элементы.

Кинетика изучает скорости протекания термодинамически возможных
реакций. В рамках так называемой формальной кинетики устанавливаются
математические формулы, с помощью которых можно получать требуемые
результаты без объяснения механизмов и реальных путей протекания реак-
ций. Это позволяет определять количества реагентов и продуктов в разные
моменты времени при протекании реакции.

Следующий этап установления кинетических закономерностей – это оп-
ределение механизмов протекания процессов как в молекулярных систе-
мах, так и в тех, которые содержат заряженные частицы. При анализе меха-
низмов реакций важным является тип рассматриваемого процесса, поэто-
му отдельно изучаются гомогенные, гетерогенные, цепные, фотохимические
и каталитические процессы. Для реакций, протекающих на границе раздела
«электрод – электролит», при прохождении электрического тока через сис-
тему электрические параметры существенным образом определяют ско-
рость такого электрохимического процесса. Фактически величина плотнос-
ти тока становится эквивалентной скорости электрохимического процесса.
При этом электрический потенциал электрода (разность потенциалов) будет
во многом определять скорость процесса. Взаимосвязи электрических и ки-
нетических параметров при описании таких процессов путем объединения
электрохимического и кинетического подходов составляют предмет электро-
химической кинетики и рассматриваются в заключительной главе учебника.



91. РАВНОВЕСИЯ В РАСТВОРАХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

1.1. Классическая теория
электролитической диссоциации

1.1.1. Теория электролитической диссоциации
Первые попытки объяснения электропроводности растворов некото-

рых веществ, впоследствии названных электролитами, были предприняты
еще на рубеже XVIII–XIX вв.

Литовский физикохимик Кристиан Иоганн Дитрих фон Гротгус, взяв-
ший себе имя Теодор Гротгус (1785–1822), выдвинул первую теоретичес-
кую модель (1805), объясняющую процесс электрохимического разложения
воды на водород и кислород. Согласно его представлениям, полярные моле-
кулы воды ориентируются в электрическом поле, выстраиваясь в цепочки
(рис. 1.1). Затем положительный конец диполя воды, обращенный к катоду,
отщепляется с образованием молекулы водорода, а обращенный к аноду –
с образованием молекулы кислорода. После этого происходит переключе-
ние связей положительных и отрицательных концов диполей (как показано
пунктиром на рис. 1.1), а образовавшиеся новые молекулы ориентируются
в поле поворотом на 180°, после чего весь процесс повторяется.

Рис. 1.1. Модель Гротгуса
для объяснения электропроводности водных растворов

H2 O2

В 1818 г. Гротгус высказывает идею о том, что процесс может проис-
ходить и без воздействия электрического тока: «…расщепление молекул
на элементарные частицы, например, как молекул воды, так и молекул раст-
воренной в ней поваренной соли, происходит уже до всякого действия элект-
рического тока. В самой жидкости благодаря находящимся в ней разнородным
элементарным частицам… должен действовать постоянный гальванизм».
Растворение соли рассматривалось им как «способность ее расщепляться
на свои полярно-электрические элементарные частицы»1.

1 Цит. по: Антропов Л. И. Теоретическая электрохимия. М., 1984. С. 34.
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Представления о существовании в растворе самостоятельных заряжен-
ных частиц (атомов или атомных группировок) сформулировал в 1833 г.
Майкл Фарадей (1791–1867) при изучении законов электролиза. Он ввел
тогда новые, а ныне общепринятые термины: ион (что по-гречески озна-
чает «скиталец»), анион, катион. Фарадей впервые указал на то, что пере-
мещение ионов одновременно обеспечивает перенос как электричества
(зарядов), так и реагирующих на электродах веществ. Однако он полагал,
что ионы образуются из нейтральных молекул только под действием электри-
ческого поля; отсюда и возник термин электролит – в переводе с гречес-
кого «разлагаемый электричеством».

Накопленная информация об электропроводности растворов, а также су-
щественное отклонение коллигативных свойств этих веществ от расчет-
ных значений привели шведского ученого Сванте Августа Аррениуса
(1859–1927) к созданию теории, первый вариант которой был изложен в его
докторской диссертации в 1883 г., а окончательный – в классической ра-
боте, опубликованной в 1887 г. Основными положениями теории Аррениуса
являются следующие:

1. В растворах электролитов происходит самопроизвольная диссоциа-
ция (распад) молекул на ионы, в результате чего раствор становится электро-
проводным. Степень диссоциации для разных электролитов различна, что
сказывается на значениях молярной электропроводности. С т е п е н ь
э л е к т р о л и т и ч е с к о й  д и с с о ц и а ц и и  ()  представляет собой
долю продиссоциировавших молекул и может быть вычислена как отно-
шение числа молекул, распавшихся на ионы nдис, к исходному числу раст-
воренных молекул n0:

дис

0

.
n
n

  (1.1)

Если числитель и знаменатель дроби разделить на объем раствора, то
степень диссоциации будет выражена через соответствующие концентрации:

 дис

0

.
с
с

  (1.2)

2. Из-за диссоциации и увеличения общего числа частиц в растворе
возрастают значения параметров коллигативных свойств. Эти значения
пропорциональны общей концентрации всех частиц (ионов и недиссоции-
рованных молекул) в растворе.

3. Для одного и того же электролита степень диссоциации увеличива-
ется по мере разбавления раствора.

Таким образом, в теории электролитической диссоциации, в отличие от пре-
дыдущих, впервые были сформулированы количественные критерии, которые
можно было проверить на опыте. Хорошее совпадение значений степени

1. Равновесия  в  растворах  электролитов
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диссоциации, вычисленных из различных независимых измерений свойств
растворов электролитов, свидетельствовало в пользу теории и способство-
вало ее успеху. За разработку этой теории С. Аррениусу в 1903 г. была
присуждена Нобелевская премия по химии.

Третье положение теории Аррениуса было дополнено в 1888 г. Виль-
гельмом Фридрихом Оствальдом (1853–1932). Он ввел представления
о наличии равновесия между молекулами и ионами:

   
+ –

z+ z–
+ –М A M + A ,    (1.3)

которое подчиняется закономерностям химических равновесий и может быть
описано соответствующей константой равновесия (константой диссоциации):

   

+ –

+ –

ν νz+ z–

дис
ν ν

М A
.

M A
K

      
  

(1.4)

Равновесные концентрации ионов и непродиссоциировавших молекул
можно выразить из определения степени диссоциации следующим образом:

+ –

z+ z–
+ 0 – 0 0M = ν α ,   A = ν α ,   M A = (1 – α) .c c c            (1.5)

Тогда константу диссоциации можно выразить через степень диссоциации:

     
– –1

– 0
дис ,

1 –
сK

   
  


 (1.6)

где  = + + –.
Для 1–1 зарядного электролита (+ = – = 1) выражение (1.6) упрощается:

    
2

0
дис .

1 –
сK 


 (1.7)

Величину, обратную молярной концентрации V0 = 1/c0, называют разве-
дением. Это объем растворителя, который необходимо добавить к 1 молю
вещества, чтобы получить раствор с концентрацией c0 (здесь принимается
допущение, что объем раствора равен объему растворителя). Проведя соот-
ветствующую замену в уравнении (1.7), получаем выражение

2

дис
0

,
(1 – )

K
V




  (1.8)

которое иногда называют законом разведения Оствальда.
Решая квадратное уравнение (1.7) и принимая во внимание, что  > 0,

получим степень диссоциации:
2

дис дис дис 0

0

– 4
.

2
K K K с

с
   

 
 (1.9)

1.1. Классическая теория электролитической диссоциации
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При с0 0 или при Kдис степень диссоциации  1, т. е. электро-
лит становится полностью диссоциированным. С другой стороны, если
константа диссоциации мала, а концентрация имеет конечное значение
(не бесконечно малое), это означает, что  << 1. Тогда уравнение (1.7) можно
упростить:

    Kдис  
2с0. (1.10)

В этом случае степень диссоциации может быть рассчитана еще проще:

дис

0

.
K
с

  (1.11)

Из всего вышесказанного следует, что в рамках предложенной тео-
рии силы взаимодействия между ионами не принимаются во внимание,
и растворы электролитов ведут себя подобно идеальным газовым систе-
мам. Это положение авторами теории электролитической диссоциации пря-
мо не высказывалось, однако лежит в основе всех ее количественных со-
отношений.

Таким образом, теория электролитической диссоциации смогла объяс-
нить многие свойства растворов, дать их количественную характеристику
и истолковать многочисленные опытные факты и закономерности.

1.1.2. Приложения теории электролитической диссоциации
Помимо того, что теория электролитической диссоциации позволила

классифицировать вещества, хотя и условно, на сильные и слабые электро-
литы, она также дала возможность наглядно определить понятия кислоты
и основания. По представлениям Аррениуса  к и с л о т а  –  это вещество,
образующее при диссоциации ионы водорода, а  о с н о в а н и е  –  веще-
ство, образующее ионы гидроксила, что и определяет их основные хими-
ческие свойства. Впоследствии эти понятия были расширены.

Теория электролитической диссоциации позволила объяснить невыпол-
нение законов, описывающих коллигативные свойства идеальных растворов
(осмотическое давление, упругость пара над раствором, изменение темпера-
туры замерзания и кипения), даже при существенном разбавлении раство-
ров электролитов. Якоб Хендрик Вант-Гофф (1852–1911) предложил ввести
эмпирический поправочный множитель i при расчете осмотического давле-
ния ( = icRT), смысл которого до создания теории электролитической дис-
социации оставался совершенно неясным. По теории Аррениуса изотони-
ческий коэффициент (i) появляется как естественный результат электро-
литической диссоциации, увеличивающей общее число частиц в растворе
(природа частиц неважна, а важна только их концентрация). Изотонический
коэффициент должен быть поэтому функцией степени электролитической

1. Равновесия  в  растворах  электролитов
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диссоциации. Действительно, если при диссоциации молекула распадается
на  частиц, то при степени диссоциации истинное число частиц в ра-
створе (рассчитанное с учетом изотонического коэффициента как iс), бу-
дет складываться из числа непродиссоциировавших молекул (1 – )с и всех
частиц, образованных в результате диссоциации с:

   iс = (1 – ) · с +  · с, (1.12)

откуда
 i = 1 + ( – 1). (1.13)

Особенности термохимического поведения растворов электролитов,
обнаруженные еще в 1842 г. Германом Ивановичем Гессом (1802–1850),
также стали ясны с позиций теории электролитической диссоциации. Было
замечено, что теплоты нейтрализации сильных кислот сильными основания-
ми практически постоянны и не зависят от природы кислоты и основания,
хотя в результате реакции образуются совершенно разные соли. По теории
электролитической диссоциации подобные опытные термохимические за-
кономерности объясняются тем, что соли, сильные кислоты и основания
практически полностью диссоциированы в воде, т. е. для них = 1.
При этом любая реакция нейтрализации сводится к образованию воды
из ионов Н+ и ОН–; в то время как катион основания и анион кислоты
сохраняются неизменными и присутствуют в растворе по-прежнему как сво-
бодные ионы.

1.1.3. Примеры расчетов химического равновесия
в растворах электролитов
Кислоты и основания. На основе теории Аррениуса была сформулиро-

вана первая теория кислот и оснований, согласно которой   к и с л о т о й
(НА) является соединение, диссоциирующее на ионы водорода и кислотно-
го остатка:

  НА = Н+ + А–, (1.14)

а  о с н о в а н и е м   (МОН) – соединение, диссоциирующее на катион
металла и анион гидроксила:

МОН = М+ + ОН–. (1.15)

Теория Аррениуса была широко применена к трактовке различных
кислотно-основных равновесий. Для процессов диссоциации кислоты (НА)
и основания (МОН) закон разведения Оствальда можно записать в виде:

     
– 2

А
[H ][A ] α c= ,

[HA] 1 – α
K



 (1.16)

1.1. Классическая теория электролитической диссоциации
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– 2

В
[M ][OH ] α c= .

[MOH] 1 – α
K



 (1.17)

Так как [H+] = c и [OH–] = c, то, согласно уравнению (1.9), можно
записать:

2
A A A– 4

[H ] ,
2

K K K c    
 (1.18)

     
2

– B B B– 4
[OH ] .

2
K K K c   

 (1.19)

Для слабо диссоциирующих кислот и оснований (<< 1) и не слишком
малых значений с уравнение для расчета может быть упрощено:

   +
A[H ] ,K c  (1.20)

  –
B[OH ] .K c  (1.21)

Десятичный логарифм концентрации ионов водорода, взятый с об-
ратным знаком, называют рН раствора (показатель предложен в 1909 г.
С. Сёренсеном; 1868–1939):

    pH = –lg[H+]. (1.22)

Аналогично были введены и показатели диссоциации кислоты и основания:

    рKА = –lgKA, (1.23)
    pKB = –lgKB. (1.24)

Автопротолиз воды. Теория электролитической диссоциации Аррениуса
может быть применена для воды, которая является очень слабым электро-
литом и диссоциирует по уравнению

 Н2О = Н+ + ОН–. (1.25)
Константа равновесия для этой реакции запишется следующим образом:

 
2

–

H O
2

[H ][OH ].
[H O]

K


 (1.26)

Так как для воды << 1 и концентрация недиссоциированных молекул
[H2O] практически постоянна, то ее можно внести в константу:

 
2

–
Н О 2[H O] [H ][OH ].K K 

    (1.27)

Константа K, как и любая другая константа равновесия, зависит от тем-
пературы и называется константой автопротолиза, или ионным произ-
ведением воды. В табл. 1.1 приведены значения pK = –lgK при различ-
ных температурах.

1. Равновесия  в  растворах  электролитов
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Т а б л и ц а  1.1
Значения показателя константы автопротолиза воды

при различных температурах

t, °C 0 10 20 25 30 40 50 60

рK 14.9435 14.5349 14.1666 13.9965 13.8330 13.5348 13.2617 13.0171

При условии постоянства температуры (20–25 °С) в практической дея-
тельности принимают рK 14. Из этого следует, что значение pH для нейт-
ральной среды ([H+] = [OH–]) при этих температурах соответствует 7. Однако
очевидно, что уже при температуре 60 °С нейтральной среде будет соот-
ветствовать pH  6.5.

Тепловой эффект процесса диссоциации воды, вычисленный из темпера-
турной зависимости K по уравнению изохоры при 20 °С, равен 57.3 кДж/моль.
Полученное значение по абсолютной величине идеально совпадает с экспе-
риментально найденной теплотой нейтрализации сильной кислоты сильным
основанием в водных растворах, поскольку протекающая при этом реакция
обратна процессу диссоциации воды.

Гидролиз солей. С точки зрения ионных равновесий может быть опи-
сан гидролиз солей. Гидролизу подвергаются соли, образованные сильной
кислотой и слабым основанием или, наоборот, слабой кислотой и сильным
основанием. Процесс гидролиза для первого и второго случаев соответст-
венно может быть представлен следующими уравнениями (для простоты
в качестве примера взяты одноосновные слабые электролиты):

   M+ + Н2О = MOH + Н+, (1.28)

   А– + Н2О = НА + ОН–, (1.29)

для которых можно записать соответствующие константы гидролиза:

 
+

+

[MOH][H ] ,
[M ]hK  (1.30)

 
–

–

[HA] [OH ].
[A ]hK  (1.31)

Здесь, как и в случае описания автопротолиза воды, принимается, что
концентрация [H2O] = const.

Если умножить числитель и знаменатель правой части уравнения (1.30)
на равновесную концентрацию гидроксид-ионов, то с учетом уравнений (1.17)
и (1.27) несложно доказать следующее равенство:

    Kh = K/KB. (1.32)

1.1. Классическая теория электролитической диссоциации
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Аналогичным образом, умножая числитель и знаменатель правой час-
ти уравнения (1.31) на равновесную концентрацию ионов водорода, можно
показать, что

     Kh = K/KА. (1.33)

Если долю ионов, подвергшихся гидролизу, обозначить через  (степень
гидролиза), то равновесные концентрации сосуществующих в равновесии
участников процесса можно представить следующим образом:

для первого случая [M+] = c · (1 – ); [H+] = [MOH] = c, (1.34)

для второго случая [A–] = c · (1 – ); [OH–] = [HA] = c, (1.35)

константы гидролиза соответствующих процессов, выраженные через сте-
пень гидролиза, будут выглядеть одинаково:

    
2

.
1 –h
v cK 


(1.36)

Тогда

   
2 2

A

A

– 4 – 4
.

2 2
h h hK K K c K K K K c

c K c
          

  
  

(1.37)

Уравнения (1.32) и (1.33) показывают, что константа гидролиза тем
больше, чем слабее соответствующие слабые электролиты (основание или
кислота), образующие соль. При малой концентрации соли и относительно
большой константе гидролиза степень гидролиза  становится близкой
к единице, это означает, что концентрация ионов водорода (1.34) или гид-
роксид-ионов (1.35), образованных в процессе гидролиза, становится прак-
тически равной концентрации растворенной соли, т. е. соль оказывается
полностью гидролизованной.

Буферные растворы. Используя подходы расчета концентраций
при рассмотрении ионных равновесий, можно рассчитать рН  б у ф е р -
н ы х  р а с т в о р о в  (растворы, позволяющие поддерживать рН около
постоянного значения при добавлении кислот или щелочей, которые пред-
ставляют собой смесь слабой кислоты и ее соли сильного основания или
смесь слабого основания и ее соли сильной кислоты), емкость буферного
раствора, построить теоретическую зависимость рН раствора при кислотно-
основном титровании.

Пусть 1 л водного буферного раствора приготовлен путем добавления
в него а молей слабой кислоты НА и b молей щелочи МОН, при условии, что
a > b. Образующаяся соль МА является сильным электролитом и полностью
диссоциирована. Запишем условие материального баланса по аниону А–:

 а = [HA] + [A–]. (1.38)

1. Равновесия  в  растворах  электролитов
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Условие электронейтральности имеет следующий вид:

  [M+] + [H+] = [A–] + [OH–], (1.39)

или с учетом того, что и щелочь, и соль – это сильные электролиты:

   b + [H+] = [A–] + [OH–]. (1.40)

Выражение для константы диссоциации кислоты:

  
–

А
[H ][A ] .

[HA]
K



 (1.41)

Если предположить, что концентрацию свободного аниона [А–] без боль-
шой погрешности можно приравнять к концентрации соли b, а равновесие
диссоциации слабой кислоты сдвинуть практически полностью в сторону
ее молекулярной формы, то равновесную концентрацию [HA] можно при-
нять равной разности ее начального количества и количества, затраченного
на образование соли (а – b), тогда

   А
[H ] .

–
bK

a b



 (1.42)

Выразим из (1.42) концентрацию ионов водорода:

 A ( – )[H ] ,K a b
b

  (1.43)

после логарифмирования получаем:

  +
A

–lg[H ] lg lg a bK
b

    
 

(1.44)

или

     A
–pH – lg .a bpK
b

   
 

(1.45)

В случае если упомянутых допущений сделать нельзя, то для расчета
нужно использовать более точное решение. Из уравнения (1.41) выразим
равновесную концентрацию [HA], подставим ее в уравнение материального
баланса (1.38):

–
–

A

[H ][A ] [A ].а
K



  (1.46)

Решая уравнение (1.46) относительно [A–], получаем:

 – A

A

[A ] .
[H ]

aK
K


(1.47)
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18

Выразим b из уравнения электронейтральности (1.40), одновременно
заменяя в нем концентрацию аниона [А–], полученную в (1.47), и концент-
рацию гидроксид-иона через ионное произведение воды согласно (1.27):

  A

A

– [H ].
[H ] [H ]

KaKb
K


  
 (1.48)

Полученное уравнение (1.48) с одним неизвестным может быть преоб-
разовано к стандартной форме кубического уравнения:

3 2
A A A[H ] ( ) [H ] [ ( – ) – ] [H ] – 0,b K K b a K K K  

          (1.49)

и решено относительно концентрации ионов водорода [H+].
Из уравнения (1.48) можно рассчитать  б у ф е р н у ю  е м к о с т ь  (),

представляющую собой количество сильного основания (или кислоты), ко-
торое необходимо добавить, чтобы изменить pH раствора на единицу:

    d .
d[pH]

b
  (1.50)

Из определения pH (1.22) следует:
+ –pH (ln10) (–pH) –2.303pH[H ] = 10 = e e .  (1.51)

Тогда уравнение (1.48) можно переписать в виде:

   –2.303pHωA
–2.303pH –2.303pH

A

+ – e ,
e + e

KaKb
K

 (1.52)

и взять производную:
–2.303pH

–2.303pHωA
–2.303pH 2 –2.303pH

A

2.303d 2.303 eβ = + 2.303e .
d(pH) (e + ) e

Kb aK
K

  (1.53)

Затем, произведя обратную замену переменной, можно получить:

  
+

A
2

A

[H ]β 2.303 [H ] .
([H ] ) [H ]

KaK
K


 

 
    

(1.54)

В области наиболее эффективного удержания буферным раствором
значения pH можно пользоваться упрощенным уравнением, в котором пре-
небрегают малым вкладом двух последних слагаемых уравнения (1.54):

   
+

A
2

A

[H ]β 2.303 .
([H ] )

aK
K


(1.55)

Из уравнения (1.55) следует, что буферная емкость тем больше, чем
большее количество слабой кислоты (a) взято для приготовления раствора
на единицу объема. Значение pH, при котором достигается максимальное

1. Равновесия  в  растворах  электролитов
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значение буферной емкости, можно найти, взяв вторую производную 
2

2

d
d(pH)

b

и приравняв ее к нулю. При этом можно воспользоваться упрощенным
уравнением (1.55):

2 –2.303pH –2.303pH 2
2

A2 –2.303pH 2 –2.303pH 3
A A

d d e 2(e )(2.303) – + 0.
d(pH) d(pH) (e + ) (e + )

b aK
K K

 
   

 
  (1.56)

Или при обратной замене переменной:

   
2 + + 2

2
A2 + 2 + 3

A A

d d [H ] 2[H ](2.303) – + 0.
d(pH) d(pH) ([H ] + ) ([H ] + )

b aK
K K

 
   

 
(1.57)

Решив это уравнение относительно концентрации ионов водорода, полу-
чим, что буферная емкость раствора имеет максимальное значение при

     [H+] = KA (1.58)
или

     pH = pKА, (1.59)

а ее максимальное значение при этом условии, полученное из уравнения (1.55),
равно:

    
2.303 .

4
a  (1.60)

Из уравнения (1.45) очевидно, что равенство (1.59) достигается при ра-
венстве концентрации избытка кислоты и соли (a – b = b).

Труднорастворимые соединения. Расчеты с использованием теории
Аррениуса позволяют описать поведение труднорастворимых веществ. Если
процесс растворения представить как

   
+ –тв

z+ z–
ν ν + –M A = ν M + ν A , (1.61)

то константа равновесия этого процесса, называемая произведением раство-
римости (ПР), может быть представлена следующим образом:

+ –z+ z–ПР = [M ] [A ] .  (1.62)
Такой подход хорошо объясняет уменьшение растворимости трудно-

растворимого вещества 
+ –ν νM A  при добавлении в раствор других хорошо

растворимых веществ с общим ионом, например, катионом Mz+ или анио-
ном Az–. Так, растворимость малорастворимого сульфата кальция CaSO4
можно существенно уменьшить добавлением в раствор некоторого коли-
чества сульфата натрия Na2SO4 или нитрата кальция Ca(NO3)2. При этом
надо учитывать возможность комплексообразования, которое может внести

1.1. Классическая теория электролитической диссоциации
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свой вклад и, следовательно, не дать ожидаемого эффекта. Например, если
к труднорастворимому гидроксиду меди Cu(OH)2 добавить раствор гидро-
ксида аммония, то за счет образования аммиачного комплекса [Cu(NH3)4]

2+

общая концентрация меди в растворе увеличится. Аналогичный эффект
будет наблюдаться при добавлении к труднорастворимым амфотерным осно-
ваниям, например Zn(OH)2, щелочей (KOH или NaOH), что приведет к увели-
чению растворимости за счет образования комплексного иона [Zn(OH)4]

2–.

1.1.4. Недостатки классической теории
электролитической диссоциации Аррениуса
Хотя теория Аррениуса позволила объяснить многие экспериментально

наблюдаемые явления в растворах электролитов, она имеет ряд серьезных
недостатков и противоречий.

Первый и самый главный недостаток заключается в том, что теория
Аррениуса не раскрывала причины электролитической диссоциации. Несом-
ненно, что растворитель должен оказывать воздействие на процесс, ведь
только в его среде происходит распад вещества на ионы, однако природа
растворителя никак не принималась во внимание. Подтверждением влия-
ния природы растворителя служило и то, что степень диссоциации одних
и тех же веществ в разных растворителях различалась. Кроме того, равно-
весие ионов в растворах рассматривается аналогично поведению идеальных
газовых смесей, в которых отсутствуют взаимодействия между частицами.
На самом деле электростатические взаимодействия заряженных частиц
в растворах являются достаточно сильными, чтобы ими можно было прене-
бречь. В пользу того, что ион-ионные взаимодействия вносят заметный вклад
в свойства растворов электролитов, говорили и многочисленные экспери-
ментально определенные несоответствия с теорией. Было найдено, что зна-
чения степени диссоциации электролита в растворе, определенные разны-
ми методами, например, измерением коллигативных свойств (криоскопия,
эбуллиоскопия, осмос), измерением электропроводности и ЭДС гальвани-
ческого элемента, не совпадают между собой, причем эти несовпадения
выходят за пределы погрешности используемых методов. Кроме того, даже
при использовании одного метода при увеличении концентрации электро-
лита константа диссоциации перестает быть постоянной.

Таким образом, применимость теории электролитической диссоциации
Аррениуса в ее классической форме ограничивается достаточно разбавлен-
ными растворами, а главные ее недостатки заключаются в игнорировании
взаимодействий ионов с молекулами растворителя и между собой. Дальней-
шее развитие теории растворов электролитов происходило в направлении
учета упомянутых типов взаимодействий.

1. Равновесия  в  растворах  электролитов
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1.2. Ион-дипольное взаимодействие
в растворах электролитов

В рамках теории электролитической диссоциации предполагается обра-
зование ионов в растворе при распаде нейтральных молекул растворяемого
вещества. Однако если растворяемое вещество представляет собой ион-
ный кристалл, то молекул как таковых нет, а ионы существуют как струк-
турные единицы кристалла уже до растворения. Вещества, содержащие ионы
в исходном состоянии (ионные кристаллы), называют  и о н о ф о р а м и.
Одним из основных вопросов, на который не отвечает классическая тео-
рия диссоциации, является вопрос: почему при попадании в среду раствори-
теля происходит распад вещества на ионы и откуда берется энергия на реа-
лизацию этого процесса? Можно предположить, что энергия, необходимая
для разрушения кристалла при растворении, компенсируется за счет взаимо-
действия его составляющих с молекулами растворителя (рис. 1.2).

Для количественной оценки происходящих процессов можно рассмот-
реть следующий термодинамический цикл:

Рис. 1.2. Иллюстрация процесса растворения ионного кристалла
при взаимодействии с диполями растворителя

(1.63)

NaClкр
+ –
газ газ(Na Cl )

Gкр. реш

Hкр. реш

Gраств

Hраств

H+S

H–S

G+S

G–S

+ –
p-p p-p(Na Cl )

GS = G+S + G–S
HS = H+S + H–S
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Процесс растворения кристаллических веществ, в результате которого
образуется раствор, как правило, сопровождается очень небольшими теп-
ловыми эффектами (Hраств), которые могут быть определены эксперимен-
тально. Они принимают как отрицательные (экзотермические эффекты),
так и положительные (эндотермические эффекты) значения. Отрицатель-
ное значение изменения энергии Гиббса при растворении (Gраств) во мно-
гих случаях достигается за счет значительного положительного изменения
энтропии:

 Gраств = Hраств – ТSраств, (1.64)

так как при переходе от кристалла к раствору происходит нарушение упоря-
доченного расположения ионов. Процесс прямого растворения кристалли-
ческого вещества можно разбить на два этапа (см. схему) (1.63). На первом
этапе ионы из кристаллической решетки разводятся на бесконечно боль-
шое расстояние в вакууме, а на втором – эти ионы переводятся в раство-
ритель, при этом сохраняется бесконечно большое расстояние между ними.
На реализацию первого из упомянутых процессов требуются затраты энер-
гии. Энергия, необходимая на разведение ионов из кристаллической решет-
ки на бесконечно большое расстояние в вакууме, называется  э н е р г и е й
к р и с т а л л и ч е с к о й  р е ш е т к и  (Gкр. реш),  а теплота при осуществ-
лении это процесса будет соответствовать  э н т а л ь п и и  к р и с т а л -
л и ч е с к о й  р е ш е т к и  (Hкр. реш). При внесении ионов из вакуума
в растворитель будут возникать довольно сильные электростатические
взаимодействия их с полярными молекулами растворителя, так называе-
мые ион-дипольные взаимодействия. Этот процесс является энергетически
выгодным, а выигрыш энергии в этом процессе носит название  э н е р г и и
с о л ь в а т а ц и и  (или  г и д р а т а ц и и  –  если растворителем явля-
ется вода). Очевидно, что именно этот процесс может компенсировать зат-
раты энергии на разрушение кристаллической решетки. Чтобы показать это,
необходимо сравнить энергию, требуемую на разрушение кристаллической
решетки, с энергией сольватации, т. е. с выигрышем энергии за счет взаи-
модействия ионов с молекулами растворителя. Если предположение верно,
то эти энергии должны компенсировать друг друга с точностью до значе-
ния энергии растворения электролита.

При растворении веществ, имеющих молекулярное строение, действи-
тельно происходит возникновение ионов. Такие вещества называют  и о н о -
г е н а м и.  Однако и в этом случае диссоциация нейтральных молекул
происходит за счет их взаимодействия с молекулами растворителя. Так,
например, HСl при растворении в воде образует сильный электролит – со-
ляную кислоту:

  HСl + Н2О  Н3О
+ + Cl–. (1.65)
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23

При этом протон переходит от молекулы HСl к молекуле Н2О с обра-
зованием иона гидроксония. Кроме того, образовавшиеся ионы Н3О

+ и Cl–

вступают в ион-дипольные взаимодействия с окружающими их молекулами
воды. Энергия химической связи Н–Cl составляет 432 кДж/моль, она ком-
пенсируется энергией связи протона с молекулой воды и энергией гидрата-
ции ионов Н3О

+ и Cl–.
Таким образом, ион-дипольные взаимодействия являются движущей

силой процесса диссоциации. В случае кристаллических веществ оценку
энергии GS (или энтальпии HS) сольватации можно произвести по термо-
динамическому циклу (1.63), если известна энергия кристаллической решетки.

1.3. Расчет энергии и энтальпии
кристаллической решетки ионного кристалла

Э н е р г и я  к р и с т а л л и ч е с к о й  р е ш е т к и   представляет
собой работу, которую нужно затратить для разрушения ее на составляю-
щие ионы, т. е. для разведения их на бесконечно большое расстояние
в вакууме. Обычно энергия рассчитывается на моль вещества. Расчет
можно произвести, используя эмпирические уравнения, например уравнения
Капустинского:

–

–

256.1 ,z zU
r r
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(1.66)

–

– –

0.345287.2 1 – ,z zU
r r r r



 

 
       

(1.67)

где  – число ионов в молекулярной формуле ионного кристалла; z+ и z– – за-
ряды ионов; r+ и r– – кристаллографические радиусы ионов (в Å).

Более точные результаты можно получить, используя расчетные мето-
ды оценки энергии кристаллической решетки ионного кристалла, представ-
ленные ниже.

1.3.1. Модельный метод Борна расчета энергии
кристаллической решетки
В качестве примера возьмем за основу решетку типа NaCl с кубичес-

кой элементарной ячейкой, в которой и ионы натрия, и ионы хлора образу-
ют гранецентрированную кубическую решетку и вставлены друг в друга
со смещением вдоль одной из осей на половину периода идентичности
(рис. 1.3).

1.3. Расчет энергии и энтальпии кристаллической решетки ионного кристалла
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Из всех видов энергии, дающих вклад во взаимодействие ионов в крис-
талле, для расчетов взяты энергия кулоновского (электростатического)
взаимодействия и энергия упругого отталкивания как самые значимые
по величине:

 Gкр. реш = – (GКул + Gотт). (1.68)

Сила электростатического взаимодействия двух частиц с зарядами z1е
и z2е определяется законом Кулона:

  
2

1 2
Кул 2

0

e ,
4
z zF

r
 


(1.69)

где 0 – диэлектрическая проницаемость вакуума; r – расстояние между
частицами; знак «–» соответствует притяжению разноименно заряженных
частиц, а «+» – отталкиванию одноименно заряженных частиц.

Затраты энергии на преодоление электростатических сил взаимодейст-
вия при разведении двух ионов, находящихся на расстоянии r, на бесконеч-
но большое расстояние в вакууме можно рассчитать следующим образом:
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Поскольку нас интересует кристалл, в котором ионы расположены
относительно друг друга определенным образом, выберем за начало коор-
динат один из ионов – центральный ион. Рассмотрим взаимодействие цент-
рального иона с остальными. Все остальные ионы, окружающие централь-
ный ион (Na+), можно разбить на так называемые координационные сферы.
В первую координационную сферу входят ближайшие 6 анионов, располо-
женных в вершинах октаэдра на расстоянии d – ближайшем межионном

Рис. 1.3. Элементарная ячейка NaCl

d

2d 3d
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расстоянии (см. рис. 1.3). Во вторую координационную сферу входят бли-
жайшие катионы, расположенные по диагоналям граней кубической решетки.
Таких соседей насчитывается 12, они расположены на расстоянии 2r d .
В третью координационную сферу входят 8 анионов, ближайших в направ-
лении пространственной диагонали кубической решетки. Расстояние до них
от центрального иона составляет: 3r d . Четвертая координационная сфе-
ра состоит из катионов, расположенных по ребрам кубической решетки
следом за ближайшими анионами. Их количество 6, расстояние 2 4r d d  .
Пятую координационную сферу образуют 24 иона хлора на расстоянии

5r d  и т. д.
Теперь можно просуммировать энергию взаимодействия центрального

иона со всеми окружающими его ионами во всех координационных сферах
с учетом знака, в зависимости от того, будут это силы притяжения или
отталкивания:

    

2 2 2
1 2 1 2 1 2
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0 0 0

2 2
1 2 1 2
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         (1.71)

Упростим правую часть уравнения, вынося за скобки общие множители:
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(1.72)

Видно, что множитель перед скобкой характеризует конкретное веще-
ство, так как включает заряды ионов и ближайшее межионное расстояние.
Выражение в скобках представляет собой бесконечный математический ряд,
сумма которого может быть рассчитана. Численное значение этой суммы
называется константой Маделунга (А), которая является общей для всех
веществ, кристаллизующихся в одном структурном типе. Например, для ве-
ществ, имеющих решетку типа NaCl (например, KCl, CaO, NiO и многие
другие), A = 1.7476, для веществ с решеткой типа CsCl – А = 1.7627,
для веществ с решеткой типа ZnS – A = 1.6381.

Энергия упругого отталкивания двух частиц вычисляется по Борну как

   oтт – ,n
BG
d

  (1.73)

где B и n – это константы. Силы упругого отталкивания являются коротко-
действующими, поэтому нет смысла говорить о них в расчете на все упо-
мянутые координационные сферы.
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Просуммировав энергию электростатических сил взаимодействия и уп-
ругого отталкивания, получаем:

2
1 2

эл отт
0

e– – .
4 n

z z BG G А
d d

   


(1.74)

Константу B определяют из условия, что потенциальная энергия взаи-
модействия каждого из ионов, находящегося от другого на равновесном
расстоянии d в идеальном кристалле, минимальна. Для нахождения место-
положение минимума нужно взять производную по расстоянию d и при-
равнять ее нулю:
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Решая уравнение (1.75), несложно определить константу В:
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(1.76)

Подставляя уравнение (1.76) в (1.74), с учетом (1.68) получаем уравне-
ние для энергии кристаллической решетки в расчете на выбранный цент-
ральный ион. Для пересчета на 1 моль необходимо умножить полученное
выражение на число Авогадро NA. Если изначально в качестве централь-
ного иона был выбран катион, то аналогично необходимо учесть еще и все
анионы. В случае NaCl (заряды ионов одинаковы) можно просто умножить
результат на два. С другой стороны, каждое парное взаимодействие в пред-
ложенном расчете учтено дважды – первый раз, когда данный ион являлся
центральным, а другой находился в координационной сфере, и второй раз,
когда прежде находящийся в координационной сфере ион становился цент-
ральным, а бывший центральным оказывался теперь в координационной
сфере. Поэтому результат необходимо поделить на два. Таким образом, для вы-
бранного примера NaCl получаем конечную формулу для расчета энергии
кристаллической решетки:
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Значения константы n обычно рассчитывают из данных по сжимаемос-
ти кристаллов по формуле
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(1.78)
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где – коэффициент сжимаемости, 
0

1– .
T

V
V p

 
    

 Для NaCl n = 7.5. Обыч-

но значение n варьируется от 5 до 12. Расчет по формуле (1.77) показыва-
ет, что для хлорида натрия энергия кристаллической решетки составляет
762 кДж/моль.

1.3.2. Цикл Борна–Габера
для расчета энтальпии кристаллической решетки
Теплоту разрушения кристаллической решетки NaCl можно рассчитать,

используя следующий термодинамический цикл:

(1.79)

H2 = –Eср. эл.Сl

Hкр. решNaClкр
+ –
газ газ(Na Cl )

H1 = –INa

Naгаз Сlгаз

H3 = –Hсубл .Na

H5 = Hf (NaCl)
1

2тв 2газ(Na  + Cl )

2
1

24 ат.Cl–H H  

В соответствии с тем, что суммарная теплота циклического процесса
равна нулю, несложно выразить изменение энтальпии при разрушении кри-
сталлической решетки:

 Hкр. реш = – (H1 + H2 + H3 + H4 + H5). (1.80)

За значение H1 в первом приближении можно взять первый потенциал
ионизации атома натрия (INa) с обратным знаком, а за значение H2 – энер-
гию сродства к электрону атома хлора (Eср.эл.Cl), также с противоположным
знаком; H3 соответствует теплоте конденсации газообразного натрия (или
теплоте сублимации Na с обратным знаком); H4 – тепловому эффекту
процесса рекомбинации атомов хлора в молекулу в расчете на один атом
(или половине теплоты атомизации молекулы Cl2 ( 2ат.ClH ) с обратным зна-
ком); H5 равно тепловому эффекту реакции взаимодействия металличес-
кого натрия с газообразным хлором (Hf, NaCl). Все эти величины поддаются
экспериментальному определению, а их значения могут быть найдены
в справочниках:

Hкр. реш = INa + Eср.эл.Cl + Hсубл.Na + 
2

1
24 ат.Cl–H H    – Hf, NaCl =

= 772 кДж/моль.
(1.81)
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Произведение TS для рассматриваемого процесса при 25 °С состав-
ляет примерно 15 кДж/моль. Тогда можно рассчитать энергию кристалли-
ческой решетки NaCl:

   Gкр.реш = Hкр.реш – ТSкр.реш = 757 кДж/моль, (1.82)

которая хорошо согласуется с полученным ранее значением по уравне-
нию (1.77) в модельном методе Борна.

1.4. Явление сольватации ионов

1.4.1. Влияние электролита на состояние растворителя
Я в л е н и е  с о л ь в а т а ц и и  заключается в том, что ионы в раство-

ре вступают во взаимодействие с молекулами растворителя, образуя сольва-
тированные частицы, которые, перемещаясь в растворе, нарушают струк-
туру растворителя. По мнению К. П. Мищенко, под сольватацией следует
понимать всю сумму изменений, вызываемых появлением ионов электро-
лита в растворе. Структура жидкостей существенно зависит от теплового
движения составляющих ее частиц. Для определения ближней упорядочен-
ности одноатомных жидкостей используют кривые радиального распреде-
ления атомов, вычисленные на основании результатов изучения рассеяния
рентгеновских лучей (рис. 1.4). Начало координат располагается в центре
произвольно выбранного атома. По оси абсцисс откладывается расстояние,
а по оси ординат – величина 4r2(r), где (r) – такая функция радиаль-
ного распределения, при которой элемент площади под полученной кри-
вой 4r2(r) дает среднее число атомов, находящихся на расстоянии от r
до (r + dr) от выбранного атома. При условии пренебрежения собствен-
ными размерами частиц (они представляются материальными точками)
и беспорядочном распределении кривая имеет вид параболы 4r20,
т. е. количество частиц пропорционально площади сферы с радиусом r, а 0
представляет среднюю атомную плотность жидкости (количество атомов
на единице площади). Однако на расстояниях, соизмеримых с размерами
атомов, пренебрегать их размерами не следует. Существование максиму-
мов указывает на наличие в жидкостях предпочтительных расстояний,
т. е. на существование определенной структуры (ближнего порядка). Как
правило, кривые радиального распределения вещества в жидком состоянии
отчасти повторяют кривые распределения вещества в твердом состоянии.
На рис. 1.4 радиальное распределение в твердом теле представлено в виде
отрезков, длина которых указывает на число атомов в координационной
сфере, а абсцисса – на межатомное расстояние. Кривая радиального рас-
пределения в жидкости вблизи центрального атома представляет собой
размытую кривую распределения в твердом теле.

1. Равновесия  в  растворах  электролитов
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Особенности свойств жидкой воды прежде всего определяются строе-
нием ее молекул. Молекула воды имеет четыре полюса зарядов, располо-
женных в вершинах тетраэдра (рис. 1.5). Рентгеновские исследования льда
показали, что в нем молекулы расположены так, что они соприкасаются
разными полюсами. При этом каждая молекула окружена четырьмя други-
ми. Ядра кислорода расположены так же, как в структуре тридимита.

Рис. 1.4. Кривая радиального распределения
для жидкого свинца вблизи температуры плавления:

1 – беспорядочное распределение; 2 – реальное распределение;
вертикальные прямые – распределение атомов в кристаллическом состоянии

Рис. 1.5. Структура молекулы воды

+ H + H + +

– – – –

Расстояние между ближайшими молекулами составляет 2.76 Å. Струк-
тура льда ажурна, в ней имеются пустоты, размеры которых больше, чем
размеры самих молекул воды. Увеличение плотности воды при плавлении
льда объясняется тем, что молекулы попадают в пустоты. Однако и структура
жидкой воды, по результатам исследований и расчетов Бернала и Фаулера,
далека от плотнейшей. Ажурность структуры льда и воды объясняется в зна-

1.4. Явление сольватации ионов
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чительной степени образованием водородных связей между молекулами во-
ды, которые сохраняются при плавлении. Даже при температуре 80 °С раз-
рушается только 20 % водородных связей.

Исследования самодиффузии молекул воды и ионов в растворах солей
показали, что находящиеся в растворе ионы не только гидратируются, но
и изменяют структуру окружающих их молекул воды. Установлено, что ко-
эффициент самодиффузии воды в растворах солей выше, чем в чистой воде.
Это является следствием того, что ион, образуя гидратную оболочку, разру-
шает структуру ближайших к нему слоев воды. Происходит, с одной сторо-
ны, как бы «замораживание» молекул воды в гидратной оболочке, а с дру-
гой стороны, как бы «плавление» близлежащих слоев воды. К. П. Мищенко
с сотрудниками исследовали относительные парциальные мольные энтро-
пии воды в растворах многих хлоридов в широком диапазоне концентраций
(0–7 М) и температур (6–50 °С). Было установлено, что при низких темпе-
ратурах энтропия при переходе от чистой воды к растворам увеличива-
лась, т. е. вторжение ионов нарушало близкую к ледяной структуру воды.
Напротив, при высоких температурах появление ионов упорядочивало струк-
туру воды, и энтропия уменьшалась.

1.4.2. Энергия и энтальпия сольватации
Э н е р г и я  с о л ь в а т а ц и и  (GS)  представляет собой выигрыш

энергии, который получается при перенесении моля исследуемых ионов
из вакуума в данный растворитель. Аналогичным образом можно ввести
понятие теплоты гидратации. Эти составляющие были представлены в виде
отдельной стадии термодинамического цикла (1.63) в § 1.2.

Оценка энергии и энтальпии сольватации
из экспериментальных данных
Располагая достаточно надежными значениями энергии и энтальпии крис-

таллической решетки, можно рассчитать энергию и тепловой эффект пере-
вода ионов соли из бесконечности в вакууме в растворитель, т. е. энергию
и теплоту сольватации. Экспериментальным путем можно определить теп-
лоту растворения (Hраств) соли в достаточно большом объеме растворите-
ля, таком, чтобы дальнейшее разбавление его не сопровождалось тепловым
эффектом. Более точно эта величина находится путем экстраполяции теп-
ловых эффектов растворения соли, наблюдаемых при образовании растворов
различной концентрации, на концентрацию, равную нулю. Возьмем в качестве
примера термодинамический цикл (1.63), приведенный в § 1.2. Из условия,
что сумма теплот всех этапов циклического процесса равна нулю, следует:

HS(NaCl) = HS(Na+) + HS(Cl–) =
= Hраств – Hкр. реш = 4 – 772 = –768 кДж/моль.

(1.83)
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Сравнение значений теплот гидратации галогенидов щелочных метал-
лов показало, что чем меньше порядковый номер катиона и аниона, тем
больше теплота гидратации. С ростом порядкового номера аниона при неиз-
менном катионе теплота гидратации уменьшается от фторидов к иодидам.
То же самое можно сказать и об изменении теплоты гидратации с ростом
порядкового номера катиона при неизменном анионе. Такая закономерность
объясняется увеличением радиусов ионов при неизменном заряде. Из со-
поставления теплот гидратации галогенидов металлов разной валентности
вытекает, что теплота гидратации растет с увеличением заряда иона.

Теплота сольватации соли представляет собой сумму теплот сольва-
тации катиона и аниона. Поскольку теплота растворения получена для слу-
чая образования бесконечно разбавленного раствора, в котором нет взаимо-
действия ионов друг с другом, постольку и теплота сольватации должна
быть суммой индивидуальных, независимых друг от друга теплот сольва-
тации катионов и анионов. Это подтверждается тем, что разность теплот
сольватации двух солей с одинаковыми катионами и двумя разными анио-
нами (или наоборот) приблизительно постоянна. Например:

HS(LiF) – HS(LiCl) = 34.6 ккал/моль, (1.84)

      HS(NaF) – HS(NaCl) = 33.4 ккал/моль, (1.85)

  HS(KF) – HS(KCl) = 33.6 ккал/моль (1.86)

или
HS(NaCl) – HS(KCl) = 19.0 ккал/моль, (1.87)

HS(NaBr) – HS(KBr) = 20.1 ккал/моль, (1.88)

  HS(NaI) – HS(KI) = 18.2 ккал/моль. (1.89)

Интересно было бы знать теплоты сольватации отдельных ионов.
Однако невозможно провести эксперимент по внесению только одного сор-
та ионов без одновременного внесения противоположно заряженных для со-
хранения электронейтральности системы. Оценку можно было бы провес-
ти, если каким-то образом получить теплоту сольватации хотя бы одного
из ионов, что послужило бы точкой отсчета. В свое время было предло-
жено разделить теплоту гидратации KCl поровну и далее с использованием
значения теплоты сольватации для ионов K+ и Cl– произвести расчет для всех
остальных ионов. Это предложение основывалось на том, что ионы калия
и хлора имеют полностью изоэлектронные оболочки. Погрешность такого
подхода связана с тем, что радиус иона калия меньше радиуса иона хлора.
Бернал и Фаулер положили в основу разделения равенство теплот гидрата-
ции ионов калия и фтора, учитывая, что их радиусы близки между собой:

+ –K F
1.33 År r  , а внешние электронные оболочки изоэлектронны. Латимер,

1.4. Явление сольватации ионов
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Питцер и Сланский предложили следующий метод расчета: они отклады-
вали разности теплот гидратации таких пар ионов, как I– и Br–, I– и Cl–, I–

и F–, а также Cs+ и Rb+, Cs+ и K+, Cs+ и Na+, Cs+ и Li+ (полученные анало-
гично тому, как это проиллюстрировано в уравнениях (1.84) – (1.89)), в за-
висимости от величины 1/r, где r – кристаллографический радиус вычитае-
мых ионов. Было найдено, что линейная зависимость этих разностей от 1/r
получается, если кристалло-графический радиус анионов увеличить на 0.01 нм,
а катионов – на 0.085 нм. Затем суммарная теплота гидратации CsI была
разделена таким образом, чтобы обе зависимости совпадали между собой.
Эти значения теплот гидратации Cs+ и I– и положены в основу разделения.
Позже Фервеем, Кондратьевым и Соколовым были предложены несколь-
ко иные, но, по сути, сходные с вышеописанным методы, в основе которых
лежит зависимость величины HS от радиуса r, которая может быть пред-
ставлена уравнением

    HS = С/(r + ) +  , (1.90)

где С, и – константы, причем значение постоянной С одинаково как
для катионов, так и для анионов.

Основываясь на особенностях строения молекулы воды, К. П. Мищенко
конкретно для водных растворов обосновал выбор в качестве основы
для разделения равенство теплот гидратации ионов Cs+ и I–. Молекулы воды
благодаря асимметрии своих диполей могут подходить ближе к анионам,
чем к катионам. Фактор асимметрии, определенный на основании различ-
ных моделей воды, лежит в пределах 0.22–0.28 Å. Для того чтобы мини-
мально возможные расстояния между центрами положительных и отрица-
тельных ионов с центром диполя воды совпадали, необходимо, чтобы радиус
аниона был больше радиуса катиона на удвоенное значение этой величи-
ны. Радиус иона йода примерно на 0.55 Å больше радиуса иона цезия и таким
образом компенсирует наблюдаемую асимметрию диполя воды.

Метод, предложенный Фервеем, был развит в работах Н. А. Измайлова
(рис. 1.6). Так как с увеличением ионного радиуса r или с уменьшением
обратной величины 1/r теплоты сольватации стремятся к нулю, то сумма
теплот сольватации ионов электролитов с одним и тем же катионом M+

1 ,
но с различными анионами А– при увеличении радиуса аниона должна стре-
миться к HS(M

+
1 ):

 
–A

1 11/ 0
lim (M ) (A ) (M ).S S Sr

H H H  


     (1.91)

К тому же пределу будет стремиться и разность теплот сольватации двух
катионов, если радиус одного из них (например, второго) будет увеличиваться:

      
M2

1 2 11/ 0
lim M – M M .S S Sr

H H H


  


   (1.92)
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Таким образом, если построить график в координатах  –
1(M ) (A )S SH H  

или  1 2(M ) – (M )S SH H    от 1/r и экстраполировать кривые на нулевоее
значение по оси абсцисс: –A

1/ 0r   или 
2M

1/ 0r   , то отрезок на оси ординатт
должен отвечать значению 1(M )SH  .

В настоящее время имеется множество экспериментальных данных
о теплотах гидратации солей, которые совпадают между собой в пределах
десятых долей процента. В то же время данные для отдельных ионов сильно
различаются между собой, и это не результат экспериментальных ошибок,
а следствие разных методов стандартизации. Вероятно, наиболее надеж-
ными являются данные о теплотах, энтропиях и энергиях сольватации,
полученные школами Мищенко, Капустинского, Яцимирского и Измайлова.

1.4.3. Теоретический расчет энергии и теплоты гидратации
по методу непрерывной среды (метод Борна)
Одна из первых попыток теоретически рассчитать энергию и теплоту

сольватации отдельных ионов принадлежит М. Борну (1882–1970). Соглас-
но его модели, ион рассматривается как заряженный шарик радиуса ri,
а растворитель – как сплошная среда с диэлектрической проницаемостью
 = D0, где D – диэлектрическая постоянная, 0 – диэлектрическая прони-
цаемость в вакууме.

Рис. 1.6. Определение теплоты (энергии) гидратации иона водорода
по методу Измайлова (экстраполяцией):

1 – зависимость суммарной теплоты гидратации кислот от радиуса аниона;
2 – зависимость разности теплот гидратации кислот и их солей от радиуса катиона соли;

3 – зависимость среднего значения сумм и разностей теплот гидратации кислот
и их солей от среднего радиуса rср катиона и аниона соли,

средний радиус определяется из соотношения: 
–

2
ср М A
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Процесс переноса заряженного шарика из вакуума в среду разбивает-
ся на три этапа: 1) разряд шарика в вакууме; 2) перенос незаряженного
шарика из вакуума в растворитель; 3) заряжение шарика в среде раствори-
теля (рис. 1.7). Поскольку в качестве основных принимаются силы электро-
статического взаимодействия, а значит, производится расчет работы элект-
рических сил, то работа на втором этапе равна нулю.

Рис. 1.7. Схема для расчета энергии сольватации иона
по модели Борна

G1

G2 = 0

G3

–ze

+ze

Согласно закону Кулона, сила взаимодействия зарядов q1 и q2, находя-
щихся в среде с диэлектрической постоянной D на расстоянии r, равна:

  1 2
Кул 2

0

.
4

q qF
Dr




(1.93)

Напряженность поля (Х) – это сила, которая действует на единичный
заряд (например, q2 = 1), находящийся в рассматриваемой среде на рас-
стоянии r от заряда q1. Тогда напряженность поля, создаваемая зарядом q
в среде с диэлектрической постоянной D, можно представить следующим
образом:

   2
0

.
4

qX
Dr




(1.94)

Кроме приведенного выше определения, напряженность поля представ-
ляет собой изменение потенциала на единичном расстоянии:

d– .
d

X
x
 (1.95)

Отсюда следует, что потенциал на поверхности сферы радиуса ri мож-
но рассчитать следующим образом:

  2
0 0

– d – d .
4 4

i ir r

i

q qX r r
Dr Dr 

   
   (1.96)
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Изменение энергии Гиббса при совершении электрической работы может
быть вычислено по формуле

        – d .G q   (1.97)
Тогда работа по разряжению шарика в вакууме равна:

 
0 2

1
0 0e

( e)– d – .
4 8

i

i

i iz

zqG q
r r

  
  (1.98)

А работу по заряжению шарика в среде растворителя можно выразить
уравнением

e 2

3
0 00

( e)– d .
4 8

iz
i

i i

zqG q
Dr D r

  
   (1.99)

Суммируя изменение энергии Гиббса на первом и третьем этапах и до-
множая результат на число Авогадро для пересчета на 1 моль ионов, получаем:

  
2

0

( e) 1– 1 – .
8
i A

S
i

z NG
r D

       
(1.100)

Воспользовавшись уравнением Гиббса–Гельмгольца

   – ,S
S S

p

GH G T
T

       
(1.101)

из уравнения (1.100) несложно получить формулу для энтальпии сольватации:

  
2

2
0

( e) 1– 1 – – .
8
i A

S
pi

z N T DH
r D D T

           
(1.102)

Уравнение (1.102) называют уравнением Борна–Бьеррума.
Таким образом, по теории Борна энергия сольватации иона опреде-

ляется его зарядом и размерами, а также диэлектрической постоянной
растворителя.

Так как электролиты диссоциируют за счет энергии сольватации, то
если признать представления Борна справедливыми, диссоциирующая спо-
собность растворителя и его диэлектрическая постоянная должны нахо-
диться между собой в прямой зависимости. Эта закономерность была обна-
ружена в 1903 г. П. И. Вальденом (1863–1957) еще до появления теории
сольватации Борна. Для ряда тетразамещенных ионов аммония Вальденом
было установлено эмпирическое правило:

   3 const,D V  (1.103)
где V – разведение, необходимое для достижения определенной степени
диссоциации , одинаковой для всех сравниваемых растворов (табл. 1.2).
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Следует отметить, что правило Вальдена имеет ограниченную приме-
нимость и может быть использовано только для электролитов, образован-
ных достаточно крупными ионами.

Вода

Нитрометан

Метанол

Ацетилацетон

Анисовый альдегид

Т а б л и ц а  1.2
Связь между диэлектрической постоянной растворителя

и его диссоциирующим действием для растворов [N(C2H5)4]Cl

Растворитель

81.7

40

32.5

26

15.5

32

200

400

1000

3100

254

234

240

260

226

3
0.83D V D V = 0.83

Расчеты энергии и энтальпии сольватации, произведенные по методу
Борна с использованием кристаллохимических радиусов ионов, привели к
значениям, значительно отличавшимся от вычисленных с использованием
экспериментально определенных величин. Например, энтальпии гидратации
ионов хлорида натрия, рассчитанные по формуле Борна–Бьеррума (1.102),
равны: HS(Na+) = –371 кДж/моль, HS(Cl–) = –689 кДж/моль, что в сумме
составляет –1060 кДж/моль, а значение, полученное с использованием экс-
периментальных данных, равно –751 кДж/моль. Погрешности в разделении
теплот гидратации между катионом и анионом здесь не играют роли, так
как речь идет о суммарной теплоте гидратации. Такие расхождения можно
объяснить рядом допущений, которые сделаны при выводе. При расчете
принималось, что радиусы ионов в растворах равны кристаллохимическим
радиусам. Последние представляют собой эффективные радиусы, завися-
щие от типа решетки, и их использование для ионов, находящихся в среде
растворителя, привносит определенные погрешности. Другая ошибка связана
с тем, что в теории Борна диэлектрическая постоянная раствора отождеств-
ляется с диэлектрической постоянной чистого растворителя, что находится
в противоречии с опытом. Действительно, попадая в среду растворителя,
ион ориентирует определенным образом дипольные молекулы последнего,
что должно оказывать заметное влияние на диэлектрическую проницаемость
системы.

Тем не менее можно отметить, что в целом уравнения Борна и Борна–
Бьеррума позволяют проследить общие закономерности изменения энергии
и теплоты сольватации в рядах электролитов в одном и том же растворителе

1. Равновесия  в  растворах  электролитов
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и/или одного электролита в различных растворителях (табл. 1.3). Теплота
(энергия) сольватации прямо пропорциональна заряду иона и обратно про-
порциональна его радиусу и, как правило, тем больше, чем больше диэлект-
рическая постоянная растворителя.

H2O (D = 81)

CH3OH (D = 32.6)

C2H5OH (D = 25.2)

Т а б л и ц а  1.3
Теплоты сольватации некоторых галогенидов металлов

в различных растворителях,
определенные по данным ЭДС гальванических элементов, кДж/моль

Растворитель LiCl NaCl NaBr NaI KI CdCl2 ZnCl2

797

781

789

705

684

668

684

664

651

647

634

618

572

563

547

2422

2339

2330

2677

2602

2577

Первые попытки усовершенствовать формулу Борна были сделаны
Уэббом. Он ввел в нее поправки на уменьшение диэлектрической постоян-
ной раствора вблизи иона и работу сжатия растворителя при введении
электролита (явление электрострикции).

Если в чистый растворитель с диэлектрической постоянной D0 ввести
электролит, то часть молекул растворителя будет ориентироваться в электри-
ческом поле, создаваемом зарядами ионов электролита. Диэлектрическая
постоянная растворителя должна при этом уменьшаться, так как некото-
рые из его молекул окажутся ориентированными вокруг ионов и сделаются
пассивными по отношению к внешнему полю. Поэтому диэлектрическая
постоянная раствора ниже, чем исходного растворителя, причем она дости-
гает наименьшего значения в непосредственной близости от иона. Для ионов
разных размеров с одинаковым зарядом уменьшение диэлектрической посто-
янной будет тем заметнее, чем меньше радиус иона, так как плотность за-
ряда на поверхности малого иона будет больше. В соответствии с этим Уэбб
предложил использовать в формуле Борна значение диэлектрической постоян-
ной Dr, которое является функцией радиуса растворенного иона и которое
всегда меньше, чем диэлектрическая постоянная чистого растворителя.

Второй эффект, принятый во внимание Уэббом, связан с явлением
электрострикции, т. е. сжатия раствора по отношению к чистому раство-
рителю при внесении в него заряженных ионов. В результате электроста-
тического взаимодействия (притяжения) ионов с дипольными молекулами
растворителя объем раствора становится меньше, чем сумма объемов
чистого растворителя и растворенного вещества. Работа сжатия сопровож-
дается изменением внутренней энергии системы.

1.4. Явление сольватации ионов
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Учет обоих эффектов приводит к тому, что значения энергий и теплот
гидратации, вычисленные по формуле Борна–Уэбба, уменьшаются и при-
ближаются к опытным результатам. Однако в теории Уэбба растворитель
по-прежнему рассматривается как непрерывная среда и не учитывается
ни строение его молекул, ни структура жидкости. Между тем эти свойства
растворителя могут в ряде случаев иметь большее значение, чем величи-
на диэлектрической постоянной.

1.4.4. Развитие модельных методов расчета энергии
и теплоты гидратации
Дальнейшее развитие методов расчета энергии и теплоты гидратации

было направлено на учет более тонких эффектов взаимодействия между
ионами и молекулами растворителя, а также свойств и особенностей раст-
ворителя. Ван Аркель и де Бур предложили разделить энергию гидратации
на два слагаемых, одно из которых отвечает энергии образования первого
гидратного слоя, а другое – дальнейшему процессу гидратации. Вычисление
энергии гидратации было проведено ими при помощи следующего цикла
(рис. 1.8):

1. На первом этапе из растворителя (воды) испаряется n молекул, необхо-
димых для формирования первого гидратного слоя (в зависимости от радиу-
са иона чаще всего числа гидратации n принимают значения 4, 6 или 8).
Затраты энергии на процесс испарения n молекул воды можно оценить
как n, где – скрытая теплота испарения одной молекулы воды.

2. На втором этапе испарившиеся n молекул воды взаимодействуют в га-
зовой фазе с ионом, образуя гидратированный первичным слоем растворителя
ион с радиусом ra. Выделяющаяся в этом процессе энергия () складывается
из электростатической энергии взаимодействия диполей с ионом, энергии
притяжения и отталкивания диполей между собой, энергии наведения инду-
цированных диполей и борновской энергии упругого отталкивания.

3. На третьем этапе образовавшуюся частицу с радиусом ra (ra = ri + 2rw,
где ri – кристаллохимический радиус иона; rw – радиус молекулы воды) пе-
реносят в раствор, а выделяющаяся в результате этого процесса энергия рас-
считывается по формуле Борна–Уэбба:
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( e) 1– 1 – .
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z
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 
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(1.104)

Энергия гидратации в пересчете на 1 моль ионов представляет собой
алгебраическую сумму всех трех составляющих энергетических эффектов:

  
2

0

( e) 1– 1 – .
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i
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r D
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(1.105)
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Этот метод расчета приводит к лучшему совпадению результатов
с опытными данными, так как энергия образования первого гидратного слоя
вычисляется при учете взаимодействий между ионом и полярными моле-
кулами воды в газовой фазе, иными словами, вне жидкой фазы. Такой подход
при рассмотрении процесса образования первого гидратного слоя позволя-
ет отказаться от представлений о растворителе как о непрерывной среде
и учесть свойства отдельных молекул воды (их дипольные моменты, поля-
ризуемость и т. п.). На последней стадии цикла в воду вносится частица
(первично гидратированный ион) со значительно большим радиусом по срав-
нению с радиусом исходного иона. Возмущения, вызванные введением такого
первично гидратированного иона в воду, будут меньшими вследствие зна-
чительно меньшей плотности заряда на поверхности этой частицы, и при-
менение формулы (1.104) привнесет значительно меньшую погрешность, чем
в методе Борна.

Еще одно направление теоретических работ по совершенствованию рас-
четов теплоты гидратации связано с исследованиями Бернала и Фаулера
о природе и структуре воды и льда (1935). Основные положения их иссле-
дований, касающиеся особенностей воды, уже были представлены в п. 1.4.1.
Здесь упомянем лишь тот факт, что жидкая вода сохраняет частичные остат-
ки кристалличности при комнатной температуре и выше, что, несомненно,
будет оказывать влияние на энергетику процесса гидратации при внесении
иона в среду растворителя. Их идеи были использованы в методе Эли и Эванса
(1938). В основу расчетов положен следующий цикл (рис. 1.9):

1. Удаление фрагмента с тетраэдрической структурой воды из раствори-
теля в газовую фазу. Энергетические затраты этого процесса могут быть оце-
нены как энергия взаимодействия молекул тетраэдра с окружающей жид-

Рис. 1.8. Схема расчета энергии гидратации
по модели ван Аркеля – де Бура
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костью Lt, взятая с обратным знаком. При этом полагают, что полость
в среде растворителя, образовавшаяся при удалении тетраэдра, остается
свободной.

Рис. 1.9. Схема расчета энергии гидратации по модели Эли и Эванса



––Lt





2. Разрушение тетраэдрического фрагмента воды в газовой фазе на пять
свободных молекул. Энергия, необходимая для разрушения связей между
молекулами воды в тетраэдре, обозначается как  .

3. Возникновение первичного гидратного слоя молекул воды вокруг иона
из четырех образовавшихся молекул воды в форме тетраэдра, сопровождаю-
щееся энергетическими эффектами, о которых говорили ранее при описании
второго этапа в методе ван Аркеля – де Бура ().

4. Возвращение вновь образовавшегося тетраэдра, в котором одна моле-
кула воды замещена на ион, в полость, оставшуюся в растворителе свобод-
ной после удаления исходного тетраэдра. Изменение энергии системы в этом
процессе (), связанном с переориентацией молекул воды в слое, ближайшем
к тетраэдру, может иметь разные знаки. Это будет зависеть от изменения раз-
меров тетраэдра и переориентации образующих его молекул, а также взаимо-
действия тетраэдра с окружающими молекулами, которое будет другим в связи
с появлением у него результирующего заряда.

5. Возвращение оставшейся после разрушения тетраэдра в газовой фазе
пятой молекулы воды в раствор. Энергетический эффект этого процесса об-
ратен по знаку скрытой теплоте испарения молекулы (–).

Суммируя вклады каждого из этапов цикла и умножая сумму на число
Авогадро для пересчета на моль ионов, энергию гидратации по Эли и Эвансу
определяют по формуле

   GS = NA · [–Lt +  +  +  – ]. (1.106)

Разность значений соответствующих энергетическим вкладам процес-
сов (4) и (1), т. е. возврат в оставшуюся полость в растворителе заряженной
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частицы и извлечение тетраэдра из воды, рассчитается по формуле Борна,
с учетом изменений энергии () за счет возможных изменений размера
и ориентации диполей в тетраэдре:

2

0
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а r
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(1.107)

Такой подход позволил учесть особенность строения растворителя (воды),
однако он содержит много допущений, например, ограничивает число гид-
ратации значением 4, учитывает только кулоновские силы взаимодействия.

1.4.5. Реальная и химическая энергии сольватации
После того как были рассмотрены возможные полуэкспериментальные

и модельные способы определения энергии (теплоты) сольватации, логично
было бы провести сравнение получаемых значений. Однако прежде чем
сделать это, рассмотрим, насколько корректно такое сравнение.

Очевидно, что перенос заряженного иона из вакуума в растворитель
означает неизбежное пересечение заряженной частицей границы раздела фаз
«вакуум–растворитель». Это означает, что помимо химической работы, свя-
занной с внесением частицы i-сорта в фазу растворителя, будет совершаться
и электрическая работа по преодолению зарядом (который несет на себе час-
тица) скачка потенциала на границе раздела фаз (так называемого поверх-
ностного потенциала ). Во всех экспериментальных методах, результаты
которых позволяют рассчитать энергию (энтальпию) сольватации, регистри-
руется совокупный эффект, включающий в себя вклады, полученные за счет
химической и электрической работ. Этот результат называют реальной
энергией (энтальпией) сольватации, (реал)

SG . В качестве одного из приме-
ров расчета этой величины по экспериментально определяемым парамет-
рам служит метод, предложенный А. Н. Фрумкиным.

Рассмотрим систему, представляющую собой металл М, погруженный
в раствор собственной соли в состоянии электрохимического равновесия
(рис. 1.10).

В условиях равновесия работа по переносу иона Mz+ через границу «ме-
талл–раствор» равна нулю. Разность электрических потенциалов между точ-
кой 1 вблизи металла и точкой 2 вблизи раствора (вольта-потенциал «ме-
талл–раствор», М–Р) может быть измерена, так как эти точки находятся
в одной фазе.

Представим следующий циклический процесс:
а) переведем 1 моль атомов металла из кристаллической решетки в ва-

куум в точку, расположенную в непосредственной близости от поверхности,
что потребует затраты энергии Gсубл;

1.4. Явление сольватации ионов
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М–РM

M z+

1

2

3

б) ионизируем эти атомы металла в точке 1 (M Mz+ + ze) вблизи
поверхности металла, затратив на это работу Gион;

в) получившиеся в процессе ионизации электроны внесем обратно
в металл; энергетический вклад этого процесса (–ze) будет соответствовать
работе выхода z электронов с обратным знаком;

г) переведем ионы металла Mz+ из точки 1 в точку 2; электрическая
работа такого процесса определяется как произведение заряда на градиент
потенциала и может быть представлена следующим образом: NAzeМ–Р =
= zFМ–Р, где F = e · NА – число Фарадея;

д) перенесем 1 моль ионов металла, находящихся в точке 2, в раствор;
энергетический эффект, соответствующий этому процессу, и есть так назы-
ваемая реальная энергия сольватации ионов Mz+ ( (реал)

SG );
е) завершающей стадией цикла является перенос 1 моля ионов Mz+

из раствора в металл, а в условиях электрохимического равновесия работа
этого процесса равна нулю.

Суммарное изменение энергии системы в циклическом процессе равно
нулю:

     (реал)
cубл ион e M–P– 0,SG G z zF G         (1.108)

и, следовательно,

 (реал)
cубл ион е M–P– – – .SG G G z zF       (1.109)

При расчете энергии сольватации в модельном методе Борна (метод
непрерывной среды, п. 1.4.3) ион разряжался в вакууме, а затем обратно за-
ряжался в среде растворителя. При этом заряд, снятый в вакууме, не пере-
носился в фазу растворителя, а возникал как нечто имеющееся там по умол-
чанию. Определенная в ходе такого расчета энергия сольватации не со-
держит в своем составе работу по переносу заряда через поверхность раздела,
а учитывает лишь химическое взаимодействие иона и диполей растворите-

Рис. 1.10. Схема для расчета реальной энергии сольватации иона
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ля. Изменение энергии Гиббса, обусловленное только взаимодействием ионов
с диполями растворителя и отнесенное к молю ионов, называется х и м и -
ч е с к о й  э н е р г и е й  с о л ь в а т а ц и и  (хим)

SG .
Таким образом, реальная и химическая энергии сольватации отлича-

ются на величину показателя работы по переносу заряда через поверх-
ность раздела «растворитель – вакуум»:

    (реал) (хим) .S SG G zF     (1.110)

Экспериментально можно определить только значение (реал)
SG , в то время

как скачок поверхностного потенциала  и значение химической энергии
сольватации (хим)

SG  не поддаются опытному определению. Напротив, все
модельные методы расчета позволяют рассчитать (хим)

SG , а значит, их сопо-
ставление со значениями, определенными в эксперименте, возможно лишь
с точностью до значения электрической работы по преодолению скачка по-
тенциала на границе раздела «растворитель–вакуум», zF. Следует, одна-
ко, заметить, что для электролита в целом, в силу электронейтральности,
все слагаемые ziF для его положительных и отрицательных ионов будут
противоположны по знаку и равны по величине, т. е. должны взаимно
компенсироваться. Это позволяет заключить, что для электролита в целом
реальная и химическая энергии сольватации совпадают.

1.4.6. Энтропия сольватации и числа сольватации ионов
Определив значения энергии сольватации GS и энтальпии сольватации

HS для электролита в целом, можно рассчитать изменение энтропии в про-
цессе сольватации электролита:

– .S S
S

H GS
T

 
  (1.111)

Практически для всех водных растворов электролитов при комнатной
температуре изменение энтропии при гидратации величина отрицательная,
что указывает на увеличении упорядоченности системы при внесении элект-
ролита в растворитель. Это проявляется, в частности, в почти линейном умень-
шении диэлектрической постоянной электролита вплоть до 1–2 н раство-
ров. Если рассматривать воду как систему, состоящую из квазикристалличес-
ких образований, распределенных в аморфной жидкости, то при введении
первых порций электролита наиболее заметно проявляется их упорядочива-
ющее действие – образование внутреннего сольватного (как бы «заморо-
женного») слоя молекул воды, частичная ориентация молекул воды во внешнем
сольватном слое, уменьшение свободного объема жидкости. Все эти эффекты
охватывают главным образом преобладающую аморфную форму воды, связь
между молекулами в которой ниже, чем в квазикристаллических образова-
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ниях, и приводят к уменьшению энтропии. При возрастании концентрации
электролита, когда значительная часть аморфной воды уже связана, в фор-
мирование гидратных оболочек вовлекаются квазикристаллические образо-
вания, их упорядоченность снижается, а энтропия возрастает.

Стандартная энтропия сольватации определяется как разность энт-
ропии иона в растворе и в вакууме:

   (иона) (иона) (иона)
р-р вакуум– .SS S S  (1.112)

Для вычисления абсолютных значений энтропии ионов в растворе и ва-
кууме используют модельные представления или эмпирические формулы.
Так, например, значение (иона)

р-рS  может быть вычислено из данных об энтропии
растворения ( (иона)

раствS ) и энтропии ионов в кристаллической решетке:

   (иона) (иона) (иона)
р-р кристалл раств .S S S   (1.113)

В свою очередь, (иона)
раствS  оценивают из линейной зависимости от обрат-

ного радиуса ионов:
(иона)
раств – ( / ),S А B r  (1.114)

где А и В – константы, зависящие от значения и знака заряда иона; r –
радиус иона.

Энтропию ионов в кристаллической решетке можно оценить из сле-
дующих эмпирических уравнений.

Изменение энтропии при переходе из кристаллического состояния в га-
зообразное рассчитывается так:

 (иона) 2
сублимации 25.7 15( / ),S z r   (1.115)

где z и r – заряд и радиус иона соответственно.
Энтропия газообразных ионов в стандартных условиях может быть

оценена (по Заккуру) следующим образом:

 (иона) 3
2вакуум ln 25.7,iS R M     (1.116)

где Mi – атомная масса иона.
Вычитая из уравнения (1.116) уравнение (1.115), получим энтропию ионов

в кристаллической решетке:

    (иона) 23
2кристалл ln – 15( / ).iS R M z r    (1.117)

Используя предложенную схему, можно произвести оценку энтропии
гидратации. Следует, однако, заметить, что энтропия гидратации не равна
простой разности энтропии иона в газообразном состоянии и в растворе,
так как стандартные состояния для газа (1 моль занимает объем пример-
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но 22.4 л) и для раствора (1 моль в объеме 1 л) отличаются. Соответствующая
поправка составляет 25.8 Дж/(моль · К).

Энтропии гидратации многоатомных ионов, как и простых, линейно зави-
сят от 1/r, но при одном и том же радиусе энтропия многоатомных ионов
всегда выше. Это связано с частичной потерей свободы вращения при пере-
носе многоатомного иона из газовой фазы в раствор.

Обсуждая строение сольватных оболочек ионов, Бокрис и Конвей (1954)
выделили первичный и вторичный сольватные слои. В первый включены
молекулы растворителя, прочно связанные с ионом и перемещающиеся
вместе с ним. Во второй – все молекулы растворителя, состояние которых
отличается от их состояния в чистом растворителе. Среднее число моле-
кул растворителя, прочно связанных с одним ионом, называется числом
сольватации (или гидратации – для водных растворов) – nh. Различные
методы определения чисел гидратации приводят к значениям, заметно от-
личающимся друг от друга.

В методе Улиха предполагается, что образование внутреннего гидрат-
ного слоя подобно процессу замерзания воды. Так как уменьшение энтро-
пии при замерзании воды составляет 25.1 Дж/(моль · К), то число гидрата-
ции можно оценить следующим образом:

    
0

.
25.1

h
h

Sn 
 (1.118)

Другой метод основан на изменении диэлектрической постоянной раство-
ра с концентрацией электролита. Это изменение можно описать уравнением

0 –– ( ) ,D D c    (1.119)
где D и D0 – диэлектрическая постоянная раствора и растворителя соот-
ветственно; + и – – положительные коэффициенты для катиона и аниона.
Полагая, что молекулы растворителя, образующие внутренний гидратный слой
вокруг иона, не участвуют в процессе ориентации и поляризации, т. е. не дают
вклада в значение диэлектрической постоянной раствора, можно записать:

0
0 – ,

1000
hn M DD D  (1.120)

где M – молекулярная масса воды. Сумму коэффициентов (+ + –) находят
экспериментально для той области концентраций, где сохраняется линейная
зависимость диэлектрической постоянной от концентрации. Разделение на со-
ставляющие для катионов и анионов проводят с привлечением дополнительных
исследований.

Числа гидратации определяют также из измерений сжимаемости воды
и раствора, подвижности ионов, скорости диффузии с использованием зако-
на Стокса, термохимически и т. д. Несмотря на имеющиеся отличия в числах
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сольватации, определенных различными методами, можно заметить некото-
рую закономерность в их изменении. Числа сольватации увеличиваются
с уменьшением радиуса ионов и ростом заряда, так как при этом увеличи-
вается плотность заряда на поверхности ионов и, как следствие, происходит
усиление электростатического притяжения с диполями растворителя.

Для объяснения процесса образования сольватных оболочек можно вос-
пользоваться динамической теорией сольватации, предложенной О. Я. Самой-
ловым. Все частицы раствора (ионы и молекулы растворителя) находятся
в непрерывном хаотическом движении, которое осуществляется за счет пе-
риодических перескоков этих частиц на расстояния молекулярных размеров.
Пусть 1 – среднее время, в течение которого ион находится в неподвижном
состоянии, а 2 – время, необходимое, чтобы диполь растворителя, находя-
щийся вблизи иона, порвал связь с другими диполями, изменил свою ориен-
тацию и вошел в состав сольватной оболочки иона. Если 1 >> 2, то молеку-
лы растворителя успевают порвать водородную или диполь-дипольную связь
с другими молекулами растворителя и войти в сольватную оболочку иона.
В этих условиях ион окружает прочная сольватная оболочка и nh равно коор-
динационному (максимально возможному по геометрическим соображени-
ям) числу. Поскольку электрическое поле иона (на одинаковом расстоянии
от него) тем сильнее, чем меньше радиус, то это характерно для небольших
ионов. Так, например, результаты по сжимаемости водных растворов солей
лития, по энтропии гидратации и по подвижности иона Li+ дают среднее
значение nh = 6, соответствующее координационному числу иона лития.
При условии 1 << 2 диполи растворителя в сольватной оболочке очень быст-
ро меняются, а экспериментальное значение nh = 0. Такой результат получа-
ется для ионов большого радиуса и малого заряда, например, для ионов I–

и Cs+. При сравнимых 1 и 2 числа сольватации принимают значения
от 0 до nh, причем различные методы в неодинаковой степени отражают
процесс замены диполей в сольватной оболочке иона, и это приводит к за-
метному расхождению результатов для nh.

1.5. Ион-ионное взаимодействие
в растворах электролитов

1.5.1. Термодинамическое описание равновесий
в растворах электролитов
В развитии теории растворов электролитов и теории газового агрегат-

ного состояния просматривается некая аналогия. В том и другом случаях
первоначально предполагалось, что система ведет себя подобно идеальной
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и между образующими систему частицами силы взаимодействия отсутствуют.
Приложение полученных на основе таких представлений законов к реаль-
ным системам давало неплохие результаты в тех случаях, когда взаимо-
действием можно было пренебречь, и приводило к значительным расхожде-
ниям между теорией и опытом тогда, когда силы взаимодействия оказыва-
ли существенное влияние на свойства. Начиная с некоторой концентрации
в растворах электролитов необходимо учитывать электростатическое взаимо-
действие ионов. При увеличении концентрации может происходить перекры-
вание сольватных оболочек отдельных ионов, и электростатическое взаимо-
действие осложняется ион-дипольным взаимодействием. При сближении ка-
тиона и аниона может происходить ассоциация, при которой силы взаимо-
действия уже нельзя считать чисто электростатическими. Еще более сильные
взаимодействия возникают при образовании комплексных ионов либо воз-
никновении недиссоциированных молекул.

Всю совокупность взаимодействий, возникающих в растворах электроли-
тов, можно формально описать, используя вместо концентраций активности
ионов. При этом, как и в растворах неэлектролитов, предполагается, что все
термодинамические соотношения, записанные в форме уравнений для иде-
альных растворов, но содержащие не концентрации, а активности, строго согла-
суются с результатами экспериментальных измерений.  А к т и в н о с т ь,
таким образом, представляет собой некую эффективную, или «исправлен-
ную», концентрацию, учитывающую все формы взаимодействий в системе.
Поэтому активность можно представить как произведение концентрации
на некоторый переменный фактор, называемый коэффициентом активности
и включающий поправку на силы взаимодействия. Поскольку существуют
различные способы выражения концентрации, то им соответствуют различ-
ные шкалы активностей и коэффициентов активности:

 ( ), , ,x
c m xa fc a m a f x    (1.121)

где c, m, x – молярная концентрация, моляльная концентрация и мольная
доля соответственно; f,  и f (x) – молярный, моляльный и рациональный
коэффициенты активности соответственно.

Метод активностей для растворов электролитов имеет ряд особеннос-
тей. Запишем общее выражение для химического потенциала частицы i одно-
го сорта:

  
, ,

.
j i

i
i p T n

G
n



 
    

(1.122)

Если i – заряженная частица (ион), то описываемый уравнением (1.122)
процесс физически неосуществим, поскольку невозможно добавлять в раст-
вор ионы только одного сорта. Для того чтобы обойти это затруднение, пред-
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полагают, что заряд раствора компенсируется добавлением эквивалентно-
го количества противоположно заряженных ионов. Уравнение, описывающее
изменение энергии Гиббса при добавлении 1 моля соли к бесконечно боль-
шому количеству раствора, характеризует химический потенциал соли:

 0 ln ,S S SRT a    (1.123)

где aS – активность соли; 0
S  – стандартное значение химического потенциа-

ла, отвечающее aS = 1. В соответствии с традиционным термодинамическим
подходом при комбинировании химических равновесий предполагается, что
величина S аддитивно складывается из химических потенциалов катионов
и анионов, причем для каждого из них справедливо соотношение типа:

 0 ln .i i iRT a    (1.124)

При этом экспериментальное определение активности отдельного иона
оказывается невозможным.

Если равновесие в растворе электролита представить следующим урав-
нением:

   
+ –

+ –
+ –М A M + A ,z z

    (1.125)

то химический потенциал соли будет связан с химическими потенциалами
ионов в соответствии с правилом аддитивности:

  – – .S         (1.126)

Это уравнение будет справедливо и в стандартных условиях:

  0 0 0
– – .S         (1.127)

Из уравнений (1.124) – (1.127) следует:

– –ln ln lnSRT a RT a RT a     (1.128)
или

    –
– .Sa a a 

 (1.129)

Поскольку, как было сказано ранее, невозможно определить отдельно
активности катионов и анионов, вводят понятие средней ионной активности:

–
–Sa a a a 

   (1.130)
или

  –
– ,Sa a a a  

   (1.131)

где
    – .     (1.132)
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На основе общих соотношений (1.121) активности катионов и анионов,
используя в качестве концентрации, например, моляльность m, можно пред-
ставить следующим образом:

    ( ) ,a m m m         (1.133)
    – – – – –( ) ,a m m m     (1.134)

где m, m+, m– – это моляльности электролита, катионов и анионов соответ-
ственно.

Подставляя значения активностей ионов из уравнений (1.133) и (1.134)
в уравнение для средней ионной активности (1.130), можно получить сле-
дующее соотношение:

      
1 1 1

– – – – –
– – – –( ) .a m m m m  

             
              (1.135)

Или аналогичным образом, используя значение активности электролита
из уравнения (1.129) и активностей ионов из (1.133) и (1.134), получим:

 – – – – – –
– – – – –( ) .Sa m a a m m m                 

               (1.136)

Аналогично понятию средней ионной активности вводят понятие сред-
него ионного коэффициента активности:

   –
1

– .  
     (1.137)

Используя уравнение (1.137), уравнения (1.135) и (1.136) можно пре-
образовать:

 –
1

–( ) ,a m m L m  
         (1.138)

 –
–( ) ,Sa m m L m      

        (1.139)

где  –
1

–L   
   , т. е. коэффициент, зависящий от типа электролита.

Соотношения, аналогичные (1.135) – (1.139), получаются и для других
концентрационных шкал, например:

   –
1

–( ) ,a c f c Lf c  
       (1.140)

  –
–( ) .Sa c f c L f c      

      (1.141)

Особое внимание следует уделить выбору стандартного состояния.
В теории растворов существует два стандартных состояния. Первое мо-
жет быть применено, если рассматриваемый компонент раствора может
существовать как индивидуальная фаза в жидком состоянии при стандарт-
ных условиях. Второе применяется к растворенным веществам, которые
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в стандартном состоянии являются газами или твердыми веществами.
Во всех концентрационных шкалах средние коэффициенты активности
при бесконечном разбавлении стремятся к единице, поскольку при этом ион-
ионное взаимодействие становится пренебрежимо мало и раствор приобрета-
ет свойства идеального. Из уравнений (1.123) и (1.124) следует, что и сами
активности должны равняться единице. Поэтому первое стандартное со-
стояние для подавляющего большинства веществ электролитов в раство-
рах не может быть реализовано. Выбирается второе стандартное состояние,
представляющее собой гипотетический раствор с концентрацией (актив-
ностью) электролита, равной единице, в котором отсутствует ион-ионное
взаимодействие, т. е. по своим свойствам раствор стремится к предельно
разбавленному.

Поскольку активности и коэффициенты активности, выраженные в раз-
ных концентрационных шкалах, разные, то возникает необходимость установ-
ления связи между ними. Рассмотрим это на примере связи коэффициентов
 и f. Так как значение химического потенциала не зависит от выбора
шкалы концентрации, то

    0 0( ) ln ( ) ( ) ln ( ).S S S S Sm RT a m c RT a c       (1.142)

Используя уравнения (1.139) и (1.141), можно получить:

    
0 0( ) – ( )ln ln – ln .S Sm ccf

m RT 

 
  


(1.143)

Из определений молярной концентрации с и моляльной концентрации m
следует, что

 ,
1 0.001 S

mc
mM





(1.144)

где  – плотность раствора; MS – молярная масса растворенного веще-
ства. Из формулы (1.144) следует, что при с  0 отношение (с/m) 0, где
0 – плотность чистого растворителя. Используя этот предельный случай
в уравнении (1.143), при котором lnf = ln = 0, находим

0 0

0
( ) – ( ) ln .S Sm c

RT
 

 


(1.145)

Далее используем полученное в выражении (1.145) значение, являющееся
константой, и подставляем его в уравнение (1.143):

    0 .mf
c    (1.146)
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Аналогичным образом можно установить соотношение между коэффици-
ентами активности, выраженными через мольную долю f (x) и . Запишем
выражения для химического потенциала через эти концентрации:

    0 0( ) ln ( ) ( ) ln ( ).S S S S Sm RT a m x RT a x       (1.147)

Возьмем для рассмотрения раствор, содержащий 1 кг растворителя,
тогда число молей растворенного электролита будет численно равно моляль-
ности m. В этом случае мольные доли катионов и анионов можно предста-
вить следующими уравнениями:

–
р-ритель р-ритель

,1000 1000
m mx

m m m
M M

 




 
 
     

(1.148)

– –
–

–
р-ритель р-ритель

,1000 1000
m mx

m m m
M M

 
 
     

(1.149)

где Мр-ритель – молярная масса растворителя. Выразим активность электролита
через мольные доли, используя уравнение (1.129) с учетом (1.121):

      

–

–( ) ( )–
–

p-ритель p-ритель

( ) .1000 1000
x x

S
m ma x f f

m m
M M





 

 




   
        
         
   

 (1.150)

После несложных преобразований, с учетом уравнения, тождественно-
го уравнению (1.137), получим:

 
–

( )–

p-ритель

( ) .
1000

x
S

ma x f

m
M

   


 

 
   
 

(1.151)

Подставляя в уравнение (1.147) активности, выраженные через моляль-
ность (1.129) и мольную долю (1.151), получаем:

   
–

–0 0 ( )–
–

p-ритель

( ) ln( ) ( ) ln .
1000

x
S S

mm RT m x RT f

m
M




  
    

  

 
 
  

         
  
       

 (1.152)
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Решая уравнение (1.152) относительно логарифма ( )xf , получаем сле-
дующее:

  
0 0

( )

р-ритель

( ) – ( )1000ln ln ln .x S Sm xf m
М RT 

   
         

(1.153)

Для определения постоянного значения последнего слагаемого опять вос-
пользуемся предельным случаем бесконечно разбавленного раствора m  0,
тогда ( )ln ln 0xf     и

 
0 0

р-ритель

( ) – ( ) 1000ln .S Sm x
RT М

  
     

(1.154)

Подставляя (1.154) в (1.153), после несложных преобразований получим:

    ( )
р-ритель(1 0.001 ).xf m M        (1.155)

1.5.2. Экспериментальное определение коэффициентов активности.
Ионная сила растворов
Коэффициенты активности можно найти, сравнивая аналитические

концентрации со значениями, которые следует подставлять в уравнения
для расчета различных свойств (например, коллигативных) идеальных раст-
воров, чтобы получить соответствие с опытом. Поскольку коэффициенты
активности характеризуют силы взаимодействия в условиях равновесия,
то для их расчета предпочтительнее использовать результаты измерений,
проведенных для растворов, находящихся в состоянии равновесия. Этому
условию отвечают криоскопические и эбулиоскопические методы опре-
деления коэффициентов активности электролитов, а также определение
коэффициентов по давлению пара над раствором, по осмотическому давле-
нию, по распределению вещества между двумя несмешивающимися раство-
рителями, по измерению ЭДС гальванических элементов и др. В качестве
примера рассмотрим метод определения коэффициента активности по дав-
лению пара растворенного вещества.

По закону Генри для идеального раствора (при Т = const):
Р/с = KГ, (1.156)

т. е. отношение давления пара летучего растворенного вещества к концент-
рации раствора есть величина постоянная (KГ – константа Генри), хотя на прак-
тике это далеко не всегда так. Постоянным можно считать отношение:

Г ,gf
K

a
 (1.157)

где fg – фугитивность вещества в газообразном состоянии; а – активность
вещества в растворе.
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Если давление пара растворенного вещества невелико, то с большой
точностью можно принять, что fg = Р. Учитывая, что а = fc, уравнение
(1.157) можно преобразовать к виду

 Г.Р K
а
 (1.158)

Константа диссоциации для электролита может быть представлена сле-
дующим образом:

–
– –

д
( ) ( ) .с f c fK

a

 
  (1.159)

Из уравнения (1.159) выразим активность электролита:
–

– –

д

( ) ( ) ,с f c fa
K

 
  (1.160)

и, подставляя (1.160) в (1.158) с одновременной заменой коэффициентов
активности ионов на средний ионный коэффициент активности, получим:

   
–

Г

д –

K Р
K с с f  

 

 (1.161)

или

  
1

1

1
–

Г

д –

.
( )

K Р K
K с с f




 
 

 
   

 
(1.162)

Обозначим совокупность экспериментально определяемых параметров как

   
1

1
–

–

,
( )

Р Y
с с



 


 (1.163)

тогда
Y = K  f±. (1.164)

Таким образом, экспериментально определяемое значение Y отличает-
ся от значения K на множитель, равный среднему коэффициенту активнос-
ти f±. Если значения константы Генри и константы диссоциации электроли-
та, необходимые для расчета K, неизвестны, то последнюю можно опреде-
лить экстраполяцией значений Y для разных концентраций на с = 0, так как
при таком условии f± = 1. Для этого строят график зависимости Y от c

и экстраполируют ее на 0.c   Отрезок, отсекаемый на оси ординат, даст
искомое значение K. Значения коэффициентов активности при каждой кон-
центрации получают простым делением Y на K. В этом случае экстрапо-
ляция является широко используемым приемом. Практически любому опре-
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делению коэффициентов активности предшествует нахождение свойств раст-
воров при бесконечном разбавлении. Так как непосредственно определить
свойства растворов при бесконечном разбавлении нельзя, то изучают свойства
растворов при различных концентрациях и экстраполируют их на нулевую
концентрацию. Как правило, для этого нужно использовать разбавленные раст-
воры. Чем более разбавленный раствор используется, тем ближе измеряемое
свойство к тому, которое необходимо найти. Но следует учитывать и то
обстоятельство, что чем больше разбавлен раствор, тем больше ошибки
в эксперименте.

В отличие от степени диссоциации значения коэффициентов активнос-
ти, получаемые различными методами, хорошо совпадают друг с другом
(табл. 1.4).

с(KCl), моль/л

f± по упругости пара

f± по понижению Тзамерз

f± по ЭДС
гальванической ячейки

Т а б л и ц а  1.4
Средние коэффициенты активности растворов хлорида калия,

полученные разными методами при Т = 25 °С

0.001

0.965

0.965

0.965

0.01

0.900

0.899

0.899

0.05

0.813

0.809

0.815

0.1

0.763

0.762

0.764

0.5

0.638

–

0.644

1.0

0.596

–

0.597

2.0

0.563

–

0.569

4.0

0.564

–

0.581

Экспериментально было установлено, что при с 0 коэффициенты ак-
тивности для всех электролитов стремятся к единице. При увеличении кон-
центрации они начинают постепенно уменьшаться, и при некоторой концент-
рации, зависящей от природы электролита и температуры раствора, стано-
вятся минимальными. Последующий рост концентрации ведет к увеличению
коэффициента активности, и в достаточно концентрированных растворах он
может принимать значения, превышающие единицу (табл. 1.5).

с(MnCl2), моль-экв/л

f±

Т а б л и ц а  1.5
Средние коэффициенты активности хлорида марганца (II)

в водном растворе при различных концентрациях

0.1

0.516

0.2

0.469

0.4

0.442

0.8

0.445

1.0

0.479

2.0

0.668

3.0

0.934

5.0

1.550

Такие результаты можно объяснить тем, что неидеальность растворов
электролитов в первую очередь связана с наличием межионного взаимо-
действия. При бесконечном разбавлении, когда ионы находятся на беско-
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нечно большом расстоянии друг от друга, раствор ведет себя подобно иде-
альной системе, активность не отличается от концентрации и коэффициент
активности, следовательно, равен единице. По мере увеличения концентра-
ции происходит сближение ионов, между ними возникают силы взаимо-
действия, в первую очередь силы взаимного притяжения, приводящие к неко-
торому упорядочению ионов, что можно интерпретировать как некое «замо-
раживание» их или уменьшение их эффективной концентрации, и, как
следствие, коэффициент активности уменьшается. При определенных кон-
центрациях наряду с силами притяжения начинают проявляться силы от-
талкивания. Уравновешивание упомянутых сил притяжения и отталкивания
становится эквивалентным отсутствию взаимодействий между ионами, ко-
эффициент активности вновь становится равным единице. В еще более кон-
центрированных растворах силы отталкивания начинают преобладать, и ко-
эффициент активности принимает значения больше единицы.

Накопление сведений о зависимостях активностей и коэффициентов ак-
тивности от состава и концентрации растворов электролитов привело Льюиса
и его коллег к установлению ряда важных эмпирических закономерностей
и правил. Так, было показано, что в области малых концентраций средние
ионные коэффициенты активности определяются зарядами ионов и прак-
тически не зависят от других их свойств. Например, при прочих равных
условиях средние коэффициенты активности бромида калия, нитрата натрия
и соляной кислоты одинаковы. Кроме того, было установлено, что средние
коэффициенты активности для очень разбавленных растворов зависят
от общей концентрации всех присутствующих электролитов и зарядов со-
ставляющих их ионов, но не от их химической природы. Для количествен-
ной характеристики таких растворов Льюис и Рендалл ввели понятие
и о н н о й  с и л ы  I,  которая равняется полусумме произведений концент-
раций ионов на квадраты их зарядов:

    21 .
2 i i

i
I c z  (1.165)

Из уравнения (1.165) следует, что значение ионной силы для 1–1 заряд-
ных электролитов совпадает с их концентрацией, в то время как для элект-
ролитов другого типа (например, 2–1 зарядные, 2–2 зарядные и т. п.) оно
всегда больше, чем значение концентрации. Кроме того, в сложных по составу
растворах ионная сила всегда больше, чем концентрация отдельного элект-
ролита.

Использование ионной силы привело к установлению еще одного важного
эмпирического соотношения для разбавленных растворов сильных электро-
литов:

   lg – .f h I  (1.166)
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Усредненное значение коэффициента пропорциональности h для 1–1 за-
рядного электролита при комнатной температуре, установленное эмпирически
Брёнстедом, равно 0.5. При увеличении концентрации эта прямолинейная
зависимость в координатах lg f± от I  нарушается. Экспериментально опре-
деленные значения средних ионных коэффициентов активности для разных
концентраций будут представлены в § 1.6 (рис. 1.13).

Термодинамический метод активностей, таким образом, позволяет су-
щественно расширить применимость известных законов и соотношений, полу-
ченных для идеальных растворов, однако не раскрывает механизм и особен-
ности взаимодействия ионов, приводящие к отклонению свойств от идеальных.
Поэтому возникает необходимость рассмотреть ион-ионное взаимодействие
с точки зрения модельных представлений.

1.6. Теория сильных электролитов Дебая–Хюккеля

1.6.1. Распределение ионов в растворе электролита
и потенциал ионной атмосферы
Одной из главных задач любой теории жидкости является построение

«функции распределения», которая определяет либо вероятность обнаруже-
ния частиц (молекул или ионов), либо количество частиц в зависимости
от расстояния до центральной частицы, взятой за начало системы координат.
Если рассматриваемая система представляет собой жидкость, состоящую
из нейтральных молекул или атомов (сферические частицы, силы взаимо-
действия между которыми, исключая упругое отталкивание, отсутствуют),
то функция распределения обладает радиальной симметрией, т. е. зависит
только от расстояния между частицами. Особенности такого распределе-
ния были рассмотрены в п. 1.4.1 (см. рис. 1.4). Несколько локальных
максимумов на такой функции показывает возникновение ближнего поряд-
ка за счет слабых межмолекулярных сил Ван-дер-Ваальса, диполь-диполь-
ного взаимодействия в полярных жидкостях типа воды, а их местоположе-
ние определяется в первую очередь геометрическими размерами. Идеаль-
ные кристаллы – это противоположный предельный случай, их функция
распределения представляет собой набор узких максимумов, периодически
повторяющихся на определенных расстояниях от начала координат, кроме
всего прочего, она сильно зависит от выбранного направления.

В разбавленных растворах неэлектролитов распределение частиц раст-
воренного вещества носит полностью случайный характер. Единственным
ограничением является то, что расстояние между центрами двух частиц
не может быть меньше суммы их радиусов. Напротив, распределение ионов
в растворе электролита не является случайным, а определяется конкурен-

1. Равновесия  в  растворах  электролитов



57

цией между кулоновскими электростатическими силами, стремящимися упо-
рядочить взаимное расположение ионов, и тепловым движением, приводя-
щим к разупорядочению. Современная количественная теория растворов элект-
ролитов основана на одновременном учете теплового движения ионов и их
электростатического взаимодействия. В приближениях более высоких поряд-
ков учитываются также конечные размеры ионов и их взаимодействие с мо-
лекулами растворителя.

При разработке теории, описывающей поведение раствора электролита,
существует проблема, связанная со следующим обстоятельством: с одной сто-
роны, для построения функции распределения требуется знание величины
электрического потенциала в определенной точке системы, с другой сторо-
ны, для расчета этого потенциала должно быть известно пространственное
распределение ионов. Одной из главных заслуг теории Дебая–Хюккеля (1923)
является расчет электрического потенциала  в произвольной точке раст-
вора в зависимости от концентрации электролита, зарядов ионов и свойств
растворителя. В основе решения этой задачи лежит использование электро-
статического уравнения Пуассона и функции распределения Больцмана.

Прежде всего, представим модель, исходя из которой будут проведены
все последующие рассуждения. За начало координат принимается центр
одного из произвольно выбранных ионов с зарядом zje. Этот выбор условен,
и в качестве центрального может служить любой из ионов раствора. То есть
каждый из ионов может быть как центральным, так и входящим в окруже-
ние других ионов. Здесь и далее подстрочный индекс j будет означать при-
надлежность центральному иону или свойству системы с началом системы
координат в центре этого иона. Все, что относится ко всем ионам системы,
будем обозначать подстрочным индексом i. Очевидно, что вследствие электро-
статических сил ион-ионного взаимодействия (в отсутствие других сил
внешнего воздействия) распределение остальных ионов вокруг центрально-
го будет неслучайным. Вероятность встретить в точке ион противополож-
ного заряда по сравнению с вероятностью нахождения там одноименно за-
ряженного иона будет тем больше, чем ближе расстояние до центрального
иона. Понятно, что в каждый фиксированный момент времени распределе-
ние плотности заряда вокруг центрального иона будет иметь сложный харак-
тер, так как заряд каждого из ионов дискретен. Однако, принимая во внима-
ние непрерывное хаотическое тепловое движение ионов, можно представить,
что их заряды как бы размазываются в пространстве. Таким образом, усред-
нение по времени позволяет представить окружение центрального иона
не в виде отдельных остальных ионов, а в виде ионной атмосферы с непре-
рывным распределением заряда, равного по величине, но противоположно-
го по знаку центральному иону, плотность которого уменьшается по мере
удаления от начала координат – центрального иона (рис. 1.11).
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Уравнение Пуассона является наиболее общим выражением закона
Кулона, описывающего электростатическое взаимодействие заряженных частиц,
и может быть представлено следующим образом:

  2

0

4– ,
D


   


(1.167)

где  – потенциал в произвольной точке, в которой плотность заряда рав-
на ; 0D – диэлектрическая проницаемость среды (растворителя), в кото-
рой находятся взаимодействующие заряды. Дифференциальный оператор
Лапласа 2 в декартовой системе координат имеет вид:

    
2 2 2

2
2 2 2 .

x y z
  

   
  

(1.168)

В растворах электролитов распределение зарядов вокруг произвольно
взятого иона, центр которого выбран в качестве начала системы коорди-
нат, сферически симметрично, т. е. все направления равнозначны и потен-
циал зависит только от расстояния r, на которое рассматриваемая точка
удалена от начала координат. В этом случае (при наличии сферической сим-
метрии) дифференциальный оператор в частных производных 2 преобра-
зуется в дифференциальный оператор в полных производных:

2 2
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1 d d .
d d

r
r r r
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(1.169)

Тогда уравнение (1.167) можно записать в виде:
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(1.170)

или
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Рис. 1.11. Представление о модели ионной атмосферы
вокруг центрального иона

zj zj
1

æ
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В уравнении (1.170) и (1.171) подстрочный индекс j указывает, что ус-
редненные по времени электрический потенциал и плотность заряда в точке
относятся к системе координат с соответствующим центральным ионом.
Об усредненной по времени плотности заряда в фиксированной точке про-
странства (например, относительно сосуда) говорить бесполезно, поскольку
такая средняя величина, очевидно, всюду равна нулю.

Обозначим различные сорта ионов индексами 1, 2, ..., s, а их заряды –
через zie, они положительны для катионов и отрицательны для анионов.
Тогда общее условие электронейтральности раствора электролита можно
представить следующим уравнением:

    
1

e 0,
S

i i
i

n z


  (1.172)

где ni – среднее число ионов сорта i в единице объема, т. е. объемная
концентрация.

Средняя плотность заряда  в определенной точке зависит от вероят-
ности заполнения элемента объема вокруг этой точки ионами разных сор-
тов. Если в качестве начала системы координат выбран ион с зарядом zje,
то из условия электронейтральности следует, что алгебраическая сумма
зарядов во всем объеме раствора вне центрального иона равна –zje. Кро-
ме того, средняя плотность заряда в любой точке вне центрального иона
должна иметь знак, противоположный знаку заряда центрального иона.
Например, если в качестве центрального иона выбран катион, то в любом
сферическом слое, отстоящем от начала координат на расстояние r, в сред-
нем находится больше анионов, чем катионов, поэтому этот слой отрица-
тельно заряжен (см. рис. 1.11).

Тепловое движение ионов в слое приводит к тому, что дискретные заряды
этих ионов как бы размазываются, и усредненная по времени ионная
атмосфера вне центрального иона будет в целом нести отрицательный заряд,
по абсолютной величине равный заряду катиона. Это можно выразить
уравнением

 24 d – e .j j
a

r r z


   (1.173)

Значение a соответствует расстоянию, ближе которого внешние ионы
не могут подойти к центральному.

Как уже говорилось, вероятность встретить ион с зарядом, противо-
положным центральному, будет являться функцией расстояния от последнего.
Иными словами, фактическая концентрация ионов сорта i, находящихся
в элементе объема dV, отстоящем от начала координат на расстояние r,
будет тем больше, чем больше потенциальная энергия электростатичес-
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кого взаимодействия. Кроме того, она будет связана со средней объемной
концентрацией ионов сорта i, равной ni, и величиной рассматриваемого
элемента объема dV. На больших расстояниях электростатическое поле
центрального иона становится пренебрежимо мало, и количество ионов
в элементе объема стремится к nidV. Для оценки средней локальной концент-
рации ионов i-го сорта in  в определенной точке на расстоянии r от цент-
рального иона Дебай и Хюккель использовали закон распределения Больц-
мана, согласно которому
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exp – .i j
i i

z
n n

kT
 

   
 

(1.174)

В этой формуле произведение заряда ионов сорта i на потенциал в точке
ziej представляет собой потенциальную энергию электростатического взаи-
модействия. Плотность заряда в произвольной точке можно рассчитать как
сумму произведений зарядов ионов zie по всем сортам частиц на их локаль-
ные концентрации в данной точке in. С учетом формулы (1.174) это можно
представить в виде
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Экспоненты, входящие в уравнение (1.175), можно разложить в ряд Мак-
лорена по формуле
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x x xx   (1.176)

Используя ее, получаем:
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Если предположить, что значение x мало, то разложение в ряд (1.176)
может быть ограничено только двумя первыми слагаемыми. Если ввести
допущение, что ziej << kT, и принять во внимание условие электронейт-
ральности из уравнения (1.172), то формулу (1.177) можно упростить:
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z n zn z
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Следует сразу же отметить, что условие zie j << kT выполняется
для большинства ионов i-го сорта, достаточно удаленных от центрального
иона сорта j, но не выполняется для тех ионов, которые расположены близко
от него. То есть даже в достаточно сильно разбавленных растворах электро-
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литов энергия электростатического взаимодействия ионов не настолько мала
по сравнению с kT.

Подставляя формулу (1.178) в уравнение Пуассона для случая радиаль-
ной симметрии (1.171), получаем:
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Введя обозначение
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где æ  имеет размерность обратной длины (м–1 в системе СИ) и являет-
ся функцией концентрации, заряда иона, температуры и диэлектрической по-
стоянной растворителя, получим:
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d d2 æ .
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Выражение (1.181), представляющее собой линейное дифференциальное
уравнение второго порядка функции  от r, может быть преобразовано к стан-
дартному виду путем замены переменной. Введем временную переменную:

u = j  r, (1.182)
тогда
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Разделив обе части уравнения на r, получим:
22
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Сравнение левой части уравнения (1.181) и правой части уравнения (1.185)
позволяет записать следующее равенство:
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Умножая обе части уравнения на r и принимая во внимание (1.182),
можно получить дифференциальное уравнение стандартного вида:
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Решение этого уравнения может быть представлено в следующей форме:
–æ æе + е ,r ru A B   (1.188)

или, после обратной подстановки в соответствии с уравнением (1.182),

    
–æ æe e ,

r r

j A B
r r

     (1.189)

где А и В – постоянные интегрирования, которые определяются из физи-
ческих условий рассматриваемой задачи. Так как потенциал j на бес-
конечно большом расстоянии от центрального иона (при r ) стремится
к нулю, но при этом æе r  , то для сохранения физического смысла не-
обходимо, чтобы В = 0. Таким образом, получаем:
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Для определения константы А подставим выражение (1.190) в уравне-
ние для плотности заряда (1.178), с учетом (1.180) имеем:
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Умножив числитель и знаменатель правой части уравнения (1.191)
на 40D и принимая во внимание уравнение (1.180), получим:
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Далее подставим уравнение (1.192) для j в выражение (1.173), кото-
рое определяет суммарный заряд ионной атмосферы, вынося постоянные
множители за знак интеграла:
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Проведем интегрирование по частям:

 d – d .u u u     (1.194)

Пусть u = r, а –æd e dr r  , тогда du = dr, а –æ1– e .
æ

r   Используя фор-

мулу (1.194), можно записать:
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Подставляя константу A из (1.199) в (1.190), окончательно получим:
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Уравнение (1.200) является основным в теории Дебая–Хюккеля для оп-
ределения усредненного по времени электрического потенциала, создавае-
мого центральным ионом с зарядом zje и окружающей его ионной атмосфе-
рой в точке, отстоящей от иона на расстояние r, в отсутствие других внеш-
них сил.

1.6.2. Вклад межионных взаимодействий
в свободную энергию системы
Потенциал, создаваемый отдельным изолированным ионом в среде

с диэлектрической проницаемостью 0D на расстоянии r, описывается урав-
нением
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На основании принципа аддитивности электрических полей полный по-
тенциал j в точке r, определяемый соотношением (1.200), можно рассмат-
ривать как сумму потенциала центрального иона j  и потенциала, созда-
ваемого всеми остальными ионами, т. е. ионной атмосферой j :

   .j j j      (1.202)

Выражая j  и подставляя выражение (1.201) в (1.202), получаем:

    
æ –æ æ

–æ

0 0 0

e e ee e – – 1 .
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  (1.203)
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Уравнение (1.203) отражает потенциал, создаваемый ионной атмосфе-
рой в различных точках рассматриваемой системы и применимо при всех
r  a. Вычислим значение потенциала j  на расстоянии от центра цент-
рального иона r = a, т. е. значение потенциала, создаваемого ионной атмо-
сферой в непосредственной близости от центрального иона:

    
0 0

e eæ 1– – .11 æ æ

j j
j

z z
D a D а

 
    

   
(1.204)

Сравнивая между собой уравнения (1.201) и (1.204), можно заключить,
что влияние суммарного поля, создаваемого остальными (кроме централь-
ного) ионами, на центральный ион таково, как если бы их суммарный за-
ряд был распределен по сферической поверхности радиуса  1

æа  . Ре-
зультирующий заряд этой поверхности противоположен заряду центрального
иона. Выражение  1

æа   называют радиусом ионной атмосферы, а соот-
ношение 1

æ  – толщиной ионной атмосферы. В очень разбавленных раст-
ворах, в которых значение 1

æ  много больше значения a, последним прене-
брегают, и тогда 1

æ  приобретает смысл радиуса ионной атмосферы. Этоо
допущение тождественно пренебрежению собственными размерами ионов
и представлению их в виде точечных зарядов.

Таким образом, энергию электростатического взаимодействия централь-
ного иона с ионной атмосферой можно оценить как произведение его заря-
да zje на потенциал, создаваемый ионной атмосферой (1.204):

эл.ст ( e ) .j jG z      (1.205)

Если применить эти рассуждения к каждому из ионов раствора, то каж-
дый ион окажется учтенным дважды: один раз в качестве центрального,
а другой раз в качестве элемента ионной атмосферы. Принимая это во вни-
мание, а также умножая результат на число Авогадро, изменение свободной
энергии одного моля ионов j-сорта за счет электростатических взаимо-
действий задаем уравнением

 
2

эл.ст

0

( e ) æ– .
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(1.206)

1.6.3. Итоговые уравнения для расчета
коэффициентов активности ионов по теории Дебая–Хюккеля
Парциальная мольная энергия Гиббса ионов j-сорта в растворе электро-

лита может быть представить как

    
0 0

ln ln ln .j j jj j jG G RT a G RT x RT f        (1.207)
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Если предположить, что все отклонения от идеальности раствора электро-
лита определяются в основном силами электростатического взаимодействия,
то последнее слагаемое в левой части уравнения (1.207), отвечающее вкладу,
связанному с неидеальностью системы, можно приравнять энергии куло-
новских электростатических взаимодействий:

 эл.ст ln .jG RT f  (1.208)

Тогда с учетом уравнения (1.206) получим:
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(1.209)

или
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(1.210)

Это соотношение определяет величину коэффициента активности fj
индивидуального иона j-го сорта, которая не может быть измерена экспе-
риментально. Поэтому удобнее сразу перейти к значению среднего ионно-
го коэффициента активности электролита, диссоциирующего на + катионов
с зарядом z+ и – анионов с зарядом z– в соответствии с уравнением

   –
– ,f f f 

   (1.211)

и, следовательно,

  – –ln ln ln .f f f       (1.212)

Уравнение (1.210) с точностью до знака и величины заряда будет
справедливо как для катионов, так и для анионов. Тогда, вынося за скобки
множители, совпадающие для катионов и анионов, можно получить
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(1.213)

с учетом равенства +z+ = ––z– выражение в скобке уравнения (1.213) можно
преобразовать следующим образом:
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(1.214)

Знак минус в уравнении (1.214) необходим, так как в процессе вывода
считалось, что значение z+ для катионов положительно, а z– для анионов –
отрицательно, тогда с учетом полученного минуса данное произведение бу-
дет положительно. Зачастую в различных формулах значения зарядов ионов
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берут по их абсолютной величине, и для того чтобы это не повлияло
на окончательный результат, полученный минус в уравнении (1.214) опус-
кают, а произведение зарядов приводят по абсолютной величине:
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
 

 
(1.215)

В уравнении для толщины ионной атмосферы 1
æ  (1.180) концентрация

частиц ni имеет размерность шт/см3. Если перевести ее в значение моль-
ной концентрации ci:

   ,
1000
i A

i
c Nn 

 (1.216)

то уравнение (1.180) можно преобразовать следующим образом:

    

2 2

2

0

18 e
2æ .

1000

A i iN c z

DkT

   
 



(1.217)

Используя уравнение (1.217), с учетом введенного понятия ионной силы
раствора (1.165), а также преобразуя натуральный логарифм в десятичный,
уравнение (1.215) можно привести к виду:
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(1.218)

где константы А и В соответственно равны:
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(1.220)

Полученная формула (1.218) представляет собой окончательный вид
уравнения для расчета среднего ионного коэффициента активности в тео-
рии Дебая–Хюккеля. Это уравнение может быть несколько упрощено для до-
статочно разбавленных растворов, которым соответствуют очень малые зна-
чения ионной силы. Если 1Ва I  , то уравнение (1.218) можно упростить:

–lg – .f z z A I    (1.221)
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Уравнение (1.221) называют первым приближением, или предельным
законом, теории Дебая–Хюккеля. Согласно этому закону, при большом раз-
бавлении зависимость логарифма коэффициента активности от корня из ион-
ной силы является прямолинейной. К этому же конечному результату можно
прийти, если изначально не принимать во внимание собственные размеры
ионов, т. е. считать a = 0.

Расчет константы А по уравнению (1.219) для водного раствора 1–1 за-
рядного электролита при 20 °С приводит к значению 0.507, что очень близко
к найденному ранее Бренстедом значению 0.5.

Следует также заметить, что для получения хороших результатов при рас-
чете коэффициентов активности значение константы a – минимального рас-
стояния, на которое могут сблизиться ионы, не соответствует сумме крис-
таллографических радиусов ионов. Так, например, сумма кристаллографи-
ческих ионных радиусов для NaCl составляет 2.83 Å, в то время как
наилучшее схождение расчетных данных с экспериментально наблюдаемыми
(1–2 % вплоть до концентрации m = 0.1) реализуется при значении a = 4.8 Å.
Коэффициенты активности большого числа водных растворов с весьма хо-
рошей точностью описываются соотношением (1.218), если параметру а
придать физически приемлемое значение, не зависящее от концентрации.
Это часто удается сделать вплоть до значений ионной силы I = 0.1.

Из всего вышесказанного следует, что числитель правой части уравне-
ния (1.218) –– z z A I    описывает влияние дальнодействующих кулонов-
ских сил, в то время как знаменатель 1 В а I    вносит поправку к дей-
ствию сил упругого отталкивания между ионами, которые являются более
короткодействующими. Последние учитываются в самом грубом возмож-
ном приближении, в рамках которого ионы рассматриваются как недефор-
мируемые шарики.

На рис. 1.12 на примере HCl показана экспериментальная зависимость
среднего ионного коэффициента активности от ионной силы для 1–1 вален-
тного электролита и приведены теоретически рассчитанные кривые. Физи-
ческой основой падения активности по сравнению с концентрацией является
электростатическое взаимодействие частиц, упорядочивающее их распреде-
ление в растворе, что в сильно разбавленных растворах приводит к практичес-
ки линейному уменьшению логарифма коэффициента активности от ион-
ной силы раствора. Этот диапазон концентраций хорошо описывается пер-
вым приближением теории Дебая–Хюккеля по уравнению (1.220). Увеличение
концентрации и, как следствие, уменьшение расстояния между ионами
приводит к увеличению вклада сил упругого отталкивания, не позволяющих
ионам сблизиться на расстояние, меньшее а. В результате зависимость lg f
от I  все больше отклоняется от линейности.
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Второе приближение теории (уравнение 1.218) приводит к менее рез-
кому уменьшению коэффициента активности. Но, согласно формуле (1.218),
при большом значении ионной силы I величина lg f± стремится к пределу,
равному –– / .А z z Ba  В то же время экспериментальные значения f± при вы-
соких концентрациях электролита начинают возрастать. В концентрирован-
ных растворах большая часть молекул воды связана ионами, так что добав-
ление новых порций электролита должно сопровождаться разрушением соль-
ватных оболочек и преодолением сил ион-дипольного взаимодействия. Это
приводит к увеличению коэффициента активности с ростом концентрации,
вплоть до значений больше единицы, f± > 1. Чтобы описать возрастание
коэффициентов активности при больших концентрациях раствора, в урав-
нение (1.218) было формально введено эмпирическое слагаемое:

 –lg – ,
1
z z A I

f C I
B a I




 
  

  
(1.222)

где С – константа. Уравнение (1.222), известное как третье приближение
теории Дебая–Хюккеля, гораздо лучше описывает экспериментальную кри-
вую, хотя константа С лишена определенного физического смысла.

1.6.4. Влияние сольватации на коэффициент активности
Учет изменения степени сольватации ионов при увеличении концентра-

ции, объясняющий возникновение дополнительного слагаемого в уравнении
(1.222), для расчета коэффициента активности был предложен Р. Робинсоном
и Р. Стоксом (1948).

Рис. 1.12. Концентрационная зависимость
среднего ионного коэффициента активности для растворов соляной кислоты:

точки – экспериментально определенные значения; теоретические кривые,
построенные по уравнениям первого приближения (1), второго приближения (2)

и третьего приближения (3) теории Дебая–Хюккеля
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Рассмотрим некоторое количество раствора, содержащее один моль
растворенного безводного вещества В (электролита), диссоциированного
на + молей катионов и – молей анионов, растворенного в S молях раство-
рителя А. Вычислим полную свободную энергию системы G двумя спосо-
бами: а) считая растворенное вещество несольватированным; б) полагая,
что h молей растворителя связаны с молями ионов. Эти h молей можно
разделить при желании на h1 молей воды, связанных с + молями катионов,
и h2 молей воды, связанных с – молями анионов. Растворитель будем обо-
значать подстрочным индексом А, а химические потенциалы и коэффици-
енты активности, вычисленные с учетом того, что ионы являются сольвати-
рованными, будем отмечать штрихом, например, G , f . Тогда, основываясь
на принципе аддитивности, полную энергию Гиббса системы можно предста-
вить соответственно без учета или с учетом сольватации ионов:

   A –– ,G SG G G     (1.223)

 A ––( – ) .G S h G G G       (1.224)

Мольная энергия Гиббса для каждого компонента, являющаяся, по сути,
химическим потенциалом, может быть представлена в виде:

0 0
ln ln ln .i i ii i iG G RT a G RT x RT f     (1.225)

Воспользовавшись выражением (1.225) для каждого сорта частиц, при-
равняем (1.223) и (1.224):
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Выразим мольные доли ионов в растворе без учета сольватации:
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(1.227)

и с учетом сольватации:
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(1.228)

Подставим соответствующие мольные доли из выражений (1.228) и (1.227)
в уравнение (1.226), заменим коэффициенты активности ионов на средние
ионные величины в соответствии с уравнением (1.211) и решим уравнение
относительно логарифма среднего ионного коэффициента активности без учета
сольватации:
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  (1.229)

(1.226)
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Поскольку три первых слагаемых левой части уравнения (1.229) явля-
ются константами, можно определить их алгебраическую сумму из гранич-
ных условий. При S  (т. е. при бесконечном разбавлении) все коэф-
фициенты активности и активность растворителя аА становятся равными
единице, так что соответствующие логарифмы превращаются в нуль. Следо-
вательно, и алгебраическая сумма первых трех слагаемых уравнения (1.229),
включающая химические потенциалы в стандартных состояниях, также
обращается в нуль:

  
   0 0 0 0 0

– – –– –
– 0.A

G G G G hG
RT RT RT

 
   

 
  

(1.230)

В итоге получаем уравнение для среднего ионного коэффициента актив-
ности без учета сольватации, т. е. в ситуации, когда концентрация электро-
лита велика:

    A
–ln ln – ln – ln .h S hf f a
S 

 
  

(1.231)

Уравнение (1.231) может быть использовано в сочетании с уравнением
(1.218), которое получено для достаточно разбавленных растворов, т. е. в ус-
ловиях наличия сольватации ионов:

–
A

–ln – – lg – lg .
1
z z A I h S hf a

SB а I




   


    
(1.232)

Поскольку в растворе электролита аА < 1 и 
– 1S h
S

 


 
, то оба допол-

нительных слагаемых в уравнении (1.232) приводят к возрастанию коэффи-
циента активности по сравнению со вторым приближением теории Дебая–
Хюккеля (уравнение 1.218).

Ответить на вопрос, хорошо ли описывает предложенная модель взаимо-
действие между ионом и растворителем, трудно, поскольку неясно, какое
значение следует приписать параметру h, т. е. сколько молей «связанной»
воды приходится на моль растворенного вещества. Лучше всего было бы
определить параметр h каким-либо методом, не обращаясь к данным по ак-
тивности, но различные экспериментальные методы дают разные результа-
ты. Следует также заметить, что при выводе соотношения (1.231) неявно
предполагалась неизменность значения h при переходе от больших концен-
траций к бесконечному разбавлению, что может не выполняться в некото-
рой переходной области концентраций.

1. Равновесия  в  растворах  электролитов
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1.6.5. Применение теории Дебая–Хюккеля
к слабым электролитам
В ряде случаев ион-ионное взаимодействие необходимо учитывать

при рассмотрении свойств растворов слабых электролитов. При этом об-
щий подход, как и в случае сильных электролитов, состоит в использова-
нии активности вместо концентрации в основных законах. Так, например,
для слабого электролита ВА, диссоциирующего по уравнению

  + –BA B + A , (1.233)
термодинамическая константа диссоциации имеет вид:

  –В А
тд

ВА

.
а а

K
а
 

 (1.234)

Принимая во внимание соотношения между соответствующими концен-
трациями и активностями, нетрудно получить поправку на неидеальность
раствора:

   + – – –В B А A B A
тд дис

АB AB AB

.
с f c f f f

K K
c f f

  
   (1.235)

Согласно теории Дебая–Хюккеля, неидеальность растворов электроли-
тов связана с электростатическим взаимодействием ионов. Поэтому для
незаряженных частиц ВА можно в первом приближении принять fBA = 1,
следовательно:

 –
2

тд дис дисB A
K K f f K f      (1.236)

или
    тд дис – 2lg ,pK pK f (1.237)

где pKтд и pKдис – это отрицательные десятичные логарифмы Kтд и Kдис
соответственно. Если выразить равновесные концентрации ионов 1–1 за-
рядного электролита через степень диссоциации , то ионная сила раствора
может быть представлена следующим образом:

21 1 ( ) .
2 2i i

i
I c z c c c       (1.238)

Применяя предельный закон Дебая–Хюккеля (1.221) к рассматривае-
мому слабому электролиту, можно записать:

  lg – 0.5 .f c   (1.239)

1.6. Теория сильных электролитов Дебая–Хюккеля
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Подставляя уравнение (1.238) в (1.236), в итоге получаем:

дис тд – ,pK pK с  (1.240)
т. е. константа диссоциации, выраженная через концентрацию, хотя и слабо,
но зависит от концентрации.

Вычисление константы равновесия в разбавленных водных растворах
уксусной кислоты (рис. 1.13), а также в водных растворах других слабых
органических кислот подтверждают вывод о линейной зависимости pKдис

от с  с наклоном, предсказываемым предельным законом Дебая–Хюк-
келя. В более концентрированных растворах начинаются отклонения, свя-
занные с неприменимостью предельного закона. Подстановка активностей
вместо концентраций необходима и при записи выражений для ионного
произведения воды в растворах с большой ионной силой, произведения
растворимости, констант ассоциации комплексных соединений и т. п.

Рис. 1.13. Значения констант диссоциации уксусной кислоты
при различных концентрациях
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1.6.6. Растворимость и теория Дебая–Хюккеля
В общем случае термодинамическая константа – произведение раство-

римости для труднорастворимой соли 
+ –ν νМ А  должна быть записана такжее

с использованием активностей:
–

– .L a a 
 (1.241)

Если концентрацию насыщенного раствора труднорастворимой соли

+ –ν νМ А  обозначить через c, то концентрации катионов и анионов тогда равны
+c и –c соответственно. С использованием введенных ранее соотношений
для активностей ионов (см. уравнение (1.140)) выражение (1.241) может
быть преобразовано:

  – – –
– – –( ) ( ) .L c f c f c f         

         (1.242)

1. Равновесия  в  растворах  электролитов
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Так как в полученном уравнении речь идет о насыщенном растворе, то
концентрация с в нем соответствует растворимости S. Из уравнения (1.242)
следует, что растворимость, а следовательно, и произведение растворимости,
вычисляемое через концентрации катионов и анионов труднорастворимой
соли, не являются постоянной величиной. При добавлении к насыщенному
раствору труднорастворимой соли другого электролита, не имеющего одно-
именных ионов, изменится ионная сила раствора; это приведет к измене-
нию коэффициентов активности, в результате чего изменится концентрация
растворенной соли. В отсутствие посторонних ионов концентрация раство-
ра труднорастворимой соли очень мала, поэтому по свойствам он может
быть представлен как предельно разбавленный, в котором коэффициенты
активности близки к единице. Тогда уравнение (1.242) можно записать сле-
дующим образом:

   –
– 0 ,L S  

   (1.243)

где S0 – растворимость труднорастворимой соли при отсутствии в раство-
ре других электролитов.

Приравняв правые части уравнений (1.242) и (1.243), несложно получить:

 0SS
f

 (1.244)

или
 0lg lg – lg .S S f (1.245)

Это свойство – изменение растворимости при изменении ионной силы
раствора (в случае присутствия посторонних ионов) используют для опреде-
ления коэффициентов активности. В сравнительно разбавленных растворах
коэффициент активности зависит от зарядов ионов и в меньшей степени –
от их природы. А так как коэффициенты активности в смеси зависят от об-
щей суммарной концентрации ионов, то величины, полученные таким спо-
собом, относятся как к малорастворимой соли, так и к той соли, которая
была добавлена. Конечно, такие соотношения отмечаются в тех случаях,
когда добавленная соль не образует с малорастворимой солью комплексных
соединений и когда твердая фаза в обоих случаях имеет один состав.

Контрольные вопросы и задания

1. Сформулируйте основные положения теории Аррениуса. Дайте определение по-
нятиям «электролит», «электролитическая диссоциация», «степень электролитической
диссоциации». Какие коллигативные свойства растворов электролитов вам известны?
Поясните смысл изотонического коэффициента и его связь со степенью диссоциации. Пере-
числите достоинства и недостатки теории электролитической диссоциации Аррениуса.

Контрольные вопросы и задания
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2. Дайте определение понятиям «ионофоры» и «ионогены». Какие механизмы
образования растворов электролитов вы знаете?

3. Дайте определение понятию «энергия кристаллической решетки ионного крис-
талла». Как можно рассчитать энергию кристаллической решетки хлорида натрия
с использованием модельного метода Борна и термодинамического цикла Борна–
Габера? Дайте определение понятию «энергия сольватации ионов». Охарактеризуй-
те методы оценки энергии сольватации из экспериментальных данных и модельных
представлений.

4. Дайте определение понятию «активность». Каков физический смысл коэффи-
циента активности? Получите выражение, связывающие активности ионов с актив-
ностью электролита. Опишите экспериментальные методы определения коэффици-
ентов активности. Что такое ионная сила раствора?

5. Сформулируйте основные положения теории сильных электролитов Дебая–
Хюккеля. Приведите математический вывод основного уравнения теории Дебая–Хюк-
келя для расчета среднеионного коэффициента активности. От каких параметров зави-
сит радиус ионной атмосферы?

6. Дайте определения различным способам выражения концентрации растворов:
массовая доля, молярность, нормальность, моляльность, мольная доля.

7. Рассчитайте рН водного раствора аммиака с концентрацией 0.1 моль/л, вод-
ного раствора уксусной кислоты с концентрацией 0.05 моль/л, водного раствора со-
ляной кислоты с концентрацией  1 · 10–8 моль/л. Необходимые для расчета данные возь-
мите в справочнике.

8. В каком из перечисленных водных растворов: NaCl, AlCl3, Na2CO3, если кон-
центрации их одинаковы, при прочих равных условиях будет большее значение рН?

9. Рассчитайте произведение растворимости малорастворимой соли AgBr в воде
на основании следующей информации: Gf

0(AgBrтв) = –95.94 кДж/моль, Gf
0(Ag+

aq) =
= 77.11 кДж/моль, Gf

0(Br–
a q) = –102.8 кДж/моль.

10. Запишите уравнение для вычисления ионной силы раствора электролита. Вы-
числите ионную силу раствора, содержащего Mg(NO3)2 с концентрацией 0.2 моль/л,
K2SO4 с концентрацией 0.5 моль/л, FeBr3 с концентрацией 0.3 моль/л.

11. Запишите уравнение, связывающее среднюю ионную активность а± электроли-
та CuBr2 с активностью а этого электролита.

12. Два раствора одноосновных органических кислот с одинаковой концентрацией
имеют разные степени диссоциации: в первом  = 0.2, а во втором = 0.5. Константа
диссоциации какой кислоты больше и во сколько раз?

13. Как изменится радиус ионной атмосферы при переходе от водного (диэлект-
рическая постоянная воды равна 81) раствора сильного электролита к спиртово-
му (диэлектрическая постоянная спирта равна 24) той же концентрации при той же
температуре?

14. Как зависит средний ионный коэффициент активности от концентрации силь-
ного электролита (в широком диапазоне концентраций)?

1. Равновесия  в  растворах  электролитов



752. ЯВЛЕНИЯ ПЕРЕНОСА
В ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКИХ СРЕДАХ

2.1. Общие положения термодинамики переноса массы
и энергии в сплошных средах

Физико-химические системы, находящиеся в состоянии равновесия в от-
сутствие действия на них внешних полей (химического, электрического, тем-
пературного, магнитного и т. д.), характеризуются равномерным распределе-
нием свойств по всему объему. Если при внешнем воздействии происходит
нарушение равновесия, то в системе начинают протекать самопроизволь-
ные процессы, за счет которых она стремится вернуться в равновесное со-
стояние. Наложение внешних полей приводит к возникновению градиентов
свойств, а процесс возвращения системы в равновесное состояние сводит-
ся к возникновению потоков этих свойств в направлении выравнивания их
по объему. Эти процессы, возникающие под воздействием движущих сил,
связанных с неравномерностью определенного свойства системы, и получи-
ли названия явлений переноса. К таким явлениям относятся перенос тепла
(теплопроводность), перенос заряда (электропроводность), перенос массы
(диффузия).

Впервые математическое описание процессов переноса теплоты (закон
Фурье), заряда (закон Ома) и массы (закон Фика) было сделано в XIX в.,
а в 30-х гг. XX в. эти частные законы были обобщены в теории неравно-
весных процессов Ларсом Онзагером (1903–1975).

Известно, что при прохождении электрического тока через проводники
носителями заряда в электрическом поле могут быть электроны и ионы.
Электронной проводимостью обладают металлы и некоторые другие вещества,
называемые иногда проводниками первого рода. Ионная проводимость
наблюдается во многих химических соединениях, обладающих ионным строе-
нием, например, в солях в твердом и расплавленном состоянии, а также
в водных и неводных растворах подобных соединений (проводники второго
рода). Нередки случаи, когда в одном материале перенос заряда осуществ-
ляется одновременно и электронами, и ионами (смешанная проводимость).

Важнейшими представителями растворов электролитов являются вод-
ные растворы солей, кислот и оснований (щелочей), т. е. наиболее распро-
страненных неорганических и многих органических соединений. Развитие
теории проводимости в растворах электролитов неразрывно связано с раз-
работкой представлений об ион-дипольных и ион-ионных взаимодействиях.
Вторая половина ХХ в. ознаменовалась бурным развитием теории твердых
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электролитов, истоками которой послужили работы Френкеля и Шоттки,
а позже Киуколлы, Вагнера, а также уральских ученых С. В. Карпачева,
В. Н. Чеботина, М. В. Перфильева, С. Ф. Пальгуева.

При изучении электрохимических процессов в электролитических сис-
темах, т. е. системах, полностью или частично состоящих из ионов, боль-
шой интерес представляют закономерности, которым подчиняются потоки
массы и заряда. Следует отметить, что в электролитах (жидких и твердых,
представляющих индивидуальные вещества или растворы) перенос мас-
сы под действием градиента химического потенциала практически всегда
сопровождается переносом заряда, так как частицы, участвующие в пере-
носе, заряжены, а перенос заряда под действием электрического поля,
в свою очередь, влечет перенос массы. Иными словами, процессы пере-
носа массы и заряда в электролитах являются сопряженными.

Использование электролитических систем и электрохимических про-
цессов в технических устройствах (в химических источниках тока: батаре-
ях, аккумуляторах, топливных элементах; в качестве датчиков, мембран
и т. д.) и технологиях (гальванопластика, электролитическое получение ме-
таллов и газов, рафинирование, обогащение и пр.) делает необходимым
знания законов, описывающих явления переноса. Эти знания являются обя-
зательной частью электрохимии, без них невозможно освоение таких ее
разделов, как электродные процессы и электрохимическая кинетика.

2.1.1. Теория Онзагера
Равновесие в любой химической системе, в том числе и в растворе

электролита, является динамическим. Частицы, образующие раствор (моле-
кулы растворителя, сольватированные в той или иной степени ионы), рас-
плав и даже твердые тела, находятся в постоянном хаотическом тепловом
движении. Однако в среднем эти движения разнонаправлены и суммарно
(в системе в целом) перенос массы или заряда отсутствует.

В термодинамике необратимых процессов рассматриваются неравно-
весные явления переноса массы и энергии, протекающие с конечной ско-
ростью. Впервые в 1822 г. в своей работе «Аналитическая теория тепло-
ты» Жозеф Фурье (1768–1830) ввел представление о потоке и рассмотрел
теорию теплопроводности. Вслед за этим в 1826 г. Георг Ом (1787–1854),
используя представления Фурье, получил выражение известного закона
прохождения электрического тока. Позднее, в 1855 г., немецкий ученый
Адольф Фик (1829–1901) создал теорию процесса диффузии, применив ме-
тоды Фурье и Пуассона к частным задачам диффузии. Математическое
представление соответствующих законов имеет вид:

закон теплопроводности (Фурье): W = –grad T, (2.1)
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77

закон электропроводности (Ома): – ægrad ,j   (2.2)
закон диффузии (Фика): диф – grad .i i iJ D c (2.3)
Современная неравновесная термодинамика ведет свое начало с работ

Ларса Онзагера (1931), который вывел основные уравнения для линейных
процессов и получил первые соотношения между так называемыми кине-
тическими коэффициентами.

Прежде чем формулировать положения теории Онзагера, введем опре-
деление потока, или плотности потока. Количественно скорость процес-
са переноса определяется значением плотности потока (J). Под  п л о т -
н о с т ь ю  п о т о к а  понимают количество вещества, заряда, энергии
(т. е. любого из рассматриваемых свойств), прошедшее за единицу време-
ни через сечение единичной площади, расположенное перпендикулярно
направлению потока. Плотность потока отличается от потока тем, что эта
величина нормирована на единичную площадь поверхности поперечного
сечения.

В основе теории Онзагера лежат два принципа: принцип линейности
и принцип взаимности кинетических коэффициентов.

Принцип линейности. Физическая сущность этого принципа состоит
в утверждении, что вблизи состояния термодинамического равновесия ско-
рость необратимого процесса пропорциональна действующей силе (Fi ).
Иными словами, скорость процесса пропорциональна градиенту величины,
вызывающей данный процесс. Математическая форма записи этого прин-
ципа может быть представлена следующим образом:

   Ji = L  Fi. (2.4)

Коэффициент пропорциональности L носит название кинетического
коэффициента.

По сути, это обобщенное представление описанных выше законов
Фурье (2.1), Ома (2.2) и Фика (2.3). Единственное отличие уравнения Онза-
гера от последнего из частных уравнений (2.3) состоит в использовании
градиента химического потенциала в качестве соответствующей термоди-
намической силы, вызывающей этот процесс, вместо градиента концент-
рации в законе Фика. Для процессов теплопроводности, электропереноса
и диффузии кинетические коэффициенты связаны соответственно с коэф-
фициентом теплопроводности (2.1), удельной электропроводностью (2.2)
и коэффициентом диффузии (2.3). Движущей силой процесса переноса явля-
ется в общем случае градиент обобщенного термодинамического потенциа-
ла (Fi = –grad ). В упомянутых выше примерах это соответственно гради-
енты температуры (Fi = –grad Т), электрического потенциала (Fi = –grad )
и химического потенциала (F = –grad i). Знак «минус» появляется вследст-

2.1. Общие положения термодинамики переноса массы и энергии
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вие того, что поток и движущая сила являются векторными величинами,
а, как правило, соответствующие градиенты, играющие роль этих движу-
щих сил, направлены в противоположную потоку сторону. Из уравнения (2.4)
понятно, что при одинаковом значении силы, вызывающей тот или иной про-
цесс, последний протекает тем быстрее, чем большее значение имеет соот-
ветствующий кинетический коэффициент.

Принцип взаимности кинетических коэффициентов. Теория Онза-
гера приобретает исключительно важное значение при описании сложных
процессов, получающихся путем наложения более простых процессов друг
на друга. Так, например, воздействие постоянного электрического поля
на раствор электролита приведет к возникновению переноса не только заряда,
но и массы. При воздействии температурного поля на систему могут одно-
временно осуществляться процессы теплопроводности, а также диффузии
и электропереноса (эффекты Соре и Зеебека соответственно). То есть поток
одной природы может быть вызван воздействием на систему сил различ-
ной природы. Следовательно, в общем виде процессы переноса, протекаю-
щие в системе, могут быть представлены следующей системой уравнений:

J1 = L11  F1 + L12  F2 + L13  F3 + … + L1i  Fi,
J2 = L21  F1 + L22  F2 + L23  F3 + … + L2i  Fi,
J3 = L31  F1 + L32  F2 + L33  F3 + … + L3i  Fi, (2.5)
………………………………………… и т. д.
Ji = Li1  F1 + Li2  F2 + Li3  F3 + … + Lii  Fi.

Здесь диагональные кинетические коэффициенты L11, L22, L33, …, Lii
отвечают «чистым» процессам, тогда как остальные отвечают процессам
взаимного влияния. Суть принципа взаимности можно сформулировать сле-
дующим образом: если i-тый поток (Ji) вызывается j-той силой, то и j-тый
поток (Jj) в равной мере вызывается i-той силой. Аналитически это можно
представить в виде равенства перекрестных кинетических коэффициентов:

Lij = Lji. (2.6)

2.1.2. Диффузия
Перенос массы в химической системе может осуществляться за счет

различных механизмов, например, путем конвекции или диффузии.
К о н в е к ц и е й  называется перемешивание разных по физической при-
роде слоев системы. Конвекция может происходить из-за разной плотности
различных слоев в объеме раствора. Последнее может быть обусловлено
неодинаковой концентрацией или температурой слоев раствора. Конвекция
может быть вызвана искусственным перемешиванием.  Д и ф ф у з и е й
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называется перенос вещества в неподвижной среде (например, в среде раст-
ворителя, в кристаллической решетке) под влиянием градиента концентра-
ции (химического потенциала). Скорость диффузии количественно оценива-
ется значением  п о т о к а,  т. е. количеством вещества, проходящим через
данное поперечное сечение в единицу времени, или  п л о т н о с т и
п о т о к а,  т. е. количеством вещества, проходящим через поперечное
сечение единичной площади за единицу времени:

   диф d1 .
d

i
i

mJ
S

 


(2.7)

Количественные закономерности диффузии описываются двумя урав-
нениями Фика.

Согласно первому закону Фика, скорость диффузии, количественно вы-
ражаемая плотностью потока массы диф

iJ , пропорциональна градиенту кон-

центрации dcgrad
d

i
ic

x
  (изменению концентрации на единицу длины пути):

  диф dc– ,
d

i
i iJ D

x
 (2.8)

где Di – коэффициент пропорциональности, называемый коэффициентом
диффузии частиц i-го сорта.

Из уравнения (2.8) очевидно, что по физическому смыслу  к о э ф ф и -
ц и е н т  д и ф ф у з и и  численно равен плотности потока при градиенте
концентрации, равном единице. Размерность коэффициента диффузии – м2/с.
Учитывая, что процессы диффузии протекают медленно, на практике час-
то за единицы длины принимают сантиметры, а времени – минуты, часы
и даже сутки. Знак минус соответствует тому, что диффузия вещества на-
правлена в сторону меньшей концентрации, т. е. в направлении, противо-
положном возрастанию концентрации. Уравнение первого закона Фика ха-
рактеризует систему в определенный момент времени, что позволяет широко
применять его в случаях так называемой стационарной диффузии, т. е.
при условии, что градиент концентрации остается неизменным во времени

d 0.
d

i

x

c    
 Здесь уместно дать пояснение термину «стационарный процесс»,

под которым понимают такой процесс, параметры которого остаются неиз-

менными во времени в каждой точке системы, например, d const
d

ic
x
 . По-

скольку в реальных процессах это условие далеко не всегда реализует-
ся, необходимо рассматривать изменение условий процесса диффузии
во времени.
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Второй закон Фика устанавливает зависимость концентрации в дан-
ной точке диффузионной среды от времени. Пусть в цилиндрической трубе
площадью S протекает диффузия в направлении, указанном стрелкой
(рис. 2.1).

Рис. 2.1. Схема для вывода второго закона Фика

d
d

c
x

d d
d

c c x
x x x

      

Sdn1 dn2

c
x

c + dc
x + dх

Прирост количества вещества dM (в молях) в заштрихованном элемен-
те объема за бесконечно малый отрезок времени d равен разности между
количеством вещества, перенесенном в результате диффузии через сече-
ние 1 в выделенный элемент объема (dn1), и количеством удаленного ве-
щества из выделенного элемента объема через сечение 2 (dn2):

 
1 2

d d – d .i i iM n n (2.9)

Комбинация уравнений (2.7) и (2.8) позволяет записать следующие
уравнения:

1

dd – d ,
d

i
i i

cn D S
x

   
 

(2.10)

    
2

d ddd – d d .
d d d

i i
i i

c cn D S x
x x x

              
(2.11)

Подставляя уравнения (2.10) и (2.11) в (2.9), получаем:

   
2

2

dd d d .
d

i
i i

cM D S x
x

 
    

 
(2.12)

Изменение концентрации в рассматриваемом элементе объема за вре-
мя d вследствие прироста количества вещества dMi составляет:

     
dd .

d
i

i
Mc

S x
 (2.13)

Откуда
   d d d .iM S x c   (2.14)
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Подставляя уравнение (2.14) в (2.12), в итоге получаем:
2

2

d d .
d d

i i
i

x

c cD
x



         
(2.15)

Последнее уравнение, представляющее собой аналитическое выраже-
ние второго закона Фика, показывает, что скорость изменения концентра-
ции в каждой точке прямо пропорциональна пространственному измене-
нию градиента концентрации.

Сравнение первого закона Фика (2.8) и уравнения Онзагера для потока
массы, описывающего только диффузию:

  диф d– ,
d

i
iJ L

x


  (2.16)

позволяет сопоставить кинетический коэффициент L с коэффициентом диф-
фузии Di. Для этого уравнение связи химического потенциала с активностью
(концентрацией)

 0 0ln ln lni i i i i iRT a RT c RT f        (2.17)

продифференцируем по х:

    

d d ln d ln
d d d

d ln d ln d ln d1 1 .
d ln d d ln d

i i i

i i i i

i i i

c fRT
x x x

f c f cRTRT
c x с c x

      
   

        
   

Подставляя выражение градиента химического потенциала (2.18) в урав-
нение (2.16), записанное для потока диффузии при условии отсутствия дру-
гих движущих сил, вызывающих поток массы, получим:

диф d ln d– 1 .
d ln d

i i
i

i i

f cRTJ L
с c x

 
    

 
(2.19)

Сравнивая уравнения (2.19) и (2.8), можно получить связь между коэффи-
циентом диффузии и кинетическим коэффициентом в уравнении Онзагера:

    d ln1
d ln

i
i

i i

fRTD L
с c

 
   

 
(2.20)

или

    
–1

d ln1 .
d ln

i i i

i

D c fL
RT c

 
  

 
(2.21)

(2.18)
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Для случая идеальных систем, когда коэффициент активности fi = 1,
уравнение (2.20) упрощается:

    i
i

RTD L
c

  (2.22)

или

 .i iD cL
RT

 (2.23)

Выражение для потока диффузии тогда можно представить в виде:
–1

диф d ln d– 1 ,
d ln d

i i i i
i

i

D c fJ
RT c x

  
   

 
(2.24)

или для идеальной системы (предельно разбавленный раствор: ci 0, fi 1,
Di Di

):

 диф d– .
d

i i i
i

D cJ
RT x

 
  (2.25)

Отсюда видно, что плотность потока диффузии пропорциональна кон-
центрации i-тых частиц.

2.1.3. Миграция
М и г р а ц и е й  называют перенос вещества (массы) под действием

электрического поля, т. е. движущей силой переноса в данном случае является

градиент электрического потенциала: dgrad
dx
  . Эту же величину с обрат-

ным знаком еще называют напряженностью электрического поля (паде-
ние напряжения между двумя точками на единичном расстоянии).

Плотность потока частиц может быть представлена как произведение
концентрации движущихся частиц на скорость их перемещения вдоль на-
правления движущей силы:

  мигр
iJ = сi  vi. (2.26)

Поскольку в данном случае речь идет о переносе заряженных частиц,
то очевидно, что их скорость движения пропорциональна приложенному
электрическому полю:

    vi

d ,
di iv u

x
  (2.27)

здесь ui – скорость движения заряженной частицы в поле единичного гради-

ента потенциала d 1 В/м
dx
  

 
, называемая  а б с о л ю т н о й  с к о р о с т ь ю.
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Подставляя уравнение для скорости движения частицы (2.27) в выражение
для потока миграции (2.26) и учитывая, что направление движения катио-
нов (zi > 0) совпадает с направлением поля, а направление движения анио-
нов (zi < 0) противоположно ему, получаем:

мигр d– .
d

i
i i i

i

zJ c u
z x


 (2.28)

В уравнении (2.28) множитель i

i

z
z

 регулирует лишь различие в знаках

для переноса катионов и анионов и в некоторых случаях для удобства

преобразований может быть заменен на i

i

z
z

.

2.1.4. Перенос массы в растворах электролитов.
Электрохимический потенциал
В общем случае ионы движутся как под действием градиента хими-

ческого потенциала, так и под действием градиента электрического потен-
циала. Поэтому общий поток ионов (материальных частиц) представляет
собой сумму потоков диффузии и миграции:

 диф мигр d d– – .
d d

i i i i
i i i i i

i

D c zJ J J c u
RT x z x

 
    (2.29)

Полный дифференциал функции Гиббса для системы, в которой наряду
с химической работой может осуществляться и электрическая работа
(т. е. реализуется направленное перемещение заряженных частиц), можно
записать следующим образом:

  d – d d d d .i i i
i i

G S T V P n q       (2.30)

Суммарный заряд, переносимый частицами (ионами) i-го сорта, рас-
считывается так:

     qi = zieNAni = ziFni, (2.31)

где F = eNA – это константа, называемая числом Фарадея.
При Т, Р = сonst и с учетом (2.31) уравнение (2.30) упрощается:

    d d d ( )d .i i i i i i i
i i i

G n z F n z F n          (2.32)

Выражение в скобках отражает обобщенное действие химических и элект-
рических сил и называется электрохимическим потенциалом:

   .i i iz F     (2.33)
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Тогда в случае потока массы, вызванного одновременным воздействи-
ем градиентов химического и электрического потенциалов, можно говорить,
что движущей силой такого процесса является градиент электрохимичес-
кого потенциала:

  grad grad grad .i i iz F     (2.34)

Из общего условия термодинамического равновесия (dGP,T = 0) следу-
ет, что в системе не протекают направленные процессы, т. е. отсутствуют
направленные потоки массы и заряда, и, значит, движущая сила суммар-
ного электрохимического процесса равна нулю:

grad grad grad 0.i i iz F      (2.35)

Из уравнения (2.35) видно, что электрохимическое равновесие, характе-
ризующееся неизменным во времени распределением данного сорта ионов
вдоль направления переноса, может быть достигнуто при условии grad i 0
и grad   0, а отсутствие суммарного переноса может быть результатом вза-
имной компенсации градиентов химического и электрического потенциалов:

grad i = –ziFgrad  (2.36)
Отсутствие суммарного потока массы

диф мигр 0i i iJ J J   (2.37)
или

   мигр диф– i iJ J (2.38)

позволяет установить связь между коэффициентом диффузии Di и абсолют-
ной скоростью движения ионов ui. Из уравнения (2.38) с учетом (2.24) и (2.28)
следует:

 
–1

d lngrad – 1 grad .
d ln

i i i i
i i i

i i

z D c fu c
z RT c

 
    

 
(2.39)

Принимая во внимание уравнение (2.36), несложно получить:

   
–1

d ln1 ,
d ln

i i i

i i

u D f
z F RT c

 
  

 
(2.40)

а для систем при бесконечном разбавлении

    .i i

i

u D
z F RT

 

 (2.41)

Уравнение (2.41) называется уравнением Нернста–Эйнштейна и свя-
зывает коэффициент диффузии и абсолютную скорость движения ионов
в идеальной системе (бесконечно разбавленном растворе).

2. Явления переноса в электролитических средах
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2.2. Электрическая проводимость
растворов электролитов

2.2.1. Удельная, эквивалентная
и мольная электропроводность растворов электролитов
Э л е к т р и ч е с к и м  т о к о м  называется направленный перенос

заряда в соответствии с законом Ома:

 ,UI
R

 (2.42)

где I – сила тока; U – приложенное напряжение; R – сопротивление про-
водника.

Поскольку носителями зарядов в растворах электролитов являются ионы,
то протекание электрического тока, т. е. направленное движение зарядов,
одновременно сопровождается переносом массы (возникновением потоков
миграции). Во избежание осложнений, связанных с одновременной диффу-
зией, при изучении электропроводности растворов эксперимент необходимо
проводить таким образом, чтобы при движении ионов не возникал гради-
ент химического потенциала. Этого можно достичь при использовании
переменного тока достаточно высокой частоты. При наложении на раствор
переменной разности потенциалов ионы колеблются около некоторого сред-
него положения и grad i = 0.

Как и для обычных металлических проводников, сопротивление растворов
может быть связано с геометрическими размерами проводника (проводя-
щей среды) по формуле

,lR
S

  (2.43)

где  – удельное сопротивление; l – длина проводника (расстояние между
электродами); S – площадь поперечного сечения проводника (для раство-
ров – площадь электродов). Величина, обратная удельному сопротивлению:

 1æ ,


(2.44)

называется удельной электропроводностью. Из формул (2.42) и (2.43)
следует, что размерность удельной электропроводности [æ] = Ом–1  м–1 =
= См/м. Таким образом,  у д е л ь н о й  э л е к т р о п р о в о д н о с т ь ю
называется величина, обратная электрическому сопротивлению объема
раствора, заключенного между двумя параллельными электродами, имею-
щими площадь 1 м2 и расположенными на расстоянии 1 м друг от друга.

2.2. Электрическая проводимость растворов электролитов
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Формула (2.42) может быть легко трансформирована в приведенную ранее
формулу (2.2). Выразим плотность тока через силу тока:

  .Ii
S

 (2.45)

Поставим силу тока в соответствии с законом Ома (2.42), а сопротив-
ление выразим через геометрические размеры проводника (2.43). С уче-
том (2.44) и того, что градиент электрического потенциала – это и есть
падение напряжения на единичной длине (с учетом знака), получим:

       
1 – æ grad .U U Ui lS R lS

S

      
  

(2.46)

По определению,  п л о т н о с т ь  э л е к т р и ч е с к о г о  т о к а,
который возникает под действием электрического поля (grad ), это коли-
чество зарядов, переносимых через поперечное сечение единичной площа-
ди за 1 с. Поскольку в растворе электролита носителями заряда являются
ионы, то их количество, проходящее под действием электрического поля
(grad ) через поперечное сечение единичной площади за 1 с, определяет-
ся плотностью потока миграции. Если заряд одного моля соответствующих
ионов равен: zieNA = ziF, то несложно преобразовать количество вещества
в количество зарядов, используя уравнение (2.28):

   мигр d ,
di i i i i ii z FJ z Fc u

x


   (2.47)

здесь пока для простоты опустим множитель (знак), определяющий направ-
ление переноса, использованный ранее в формуле (2.28).

Сравнение уравнений (2.46) и (2.47) показывает, что удельная электро-
проводность должна быть прямо пропорциональна концентрации носителей
заряда.

Зависимости удельной электропроводности от концентрации водных
растворов некоторых электролитов представлены на рис. 2.2.

 При c 0 величина æ  стремится к удельной электропроводности чис-
той воды, которая составляет приблизительно 10–5 См/м и обусловлена при-
сутствием ионов Н3О

+ и ОН–, возникающих при частичной диссоциации воды.
С ростом концентрации электролита в сильно разбавленных растворах
удельная электропроводность æ  сначала увеличивается практически прямо-
линейно, что объясняется увеличением числа ионов (носителей заряда)
в растворе в соответствии с формулой (2.47). Однако чем больше ионов
появляется в единице объема раствора, тем сильнее проявляется ион-ион-
ное взаимодействие, вызывающее замедление движения ионов, а также их
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ассоциацию. Такие взаимодействия приводят к тому, что абсолютная ско-
рость движения ионов ui в электрическом поле уменьшается с ростом
концентрации. Поэтому удельная электропроводность с возрастанием кон-
центрации довольно скоро начинает отклоняться от линейной зависимости
и для многих сильных электролитов проходит через максимум (см. рис. 2.2).

Чтобы выделить эффекты ион-ионного взаимодействия, удельную элек-
тропроводность æ  делят на концентрацию. В случае если в качестве кон-
центрации выбрана нормальность электролита – – ,N z c z c      полученную
величину

   
– –

æ æ æ
N z c z c 

   
 

(2.48)

называют эквивалентной электропроводностью, а при использовании мо-
лярной концентрации с получают молярную электропроводность:

 æ .
с

  (2.49)

При использовании значения удельной электропроводности, выражен-
ной в Ом–1  м–1, концентрацию N (или с) следует выражать в моль-экв/м3

Рис. 2.2. Зависимость удельной электропроводности
некоторых водных растворов электролитов от концентрации
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(или моль/м3). Поскольку общепринятыми размерностями эквивалентной (N)
и молярной (с) концентраций являются моль-экв/л и моль/л соответственно,
N(моль-экв/м3) = 1000(л/м3) N(моль-экв/л), с(моль/м3) = 1000(л/м3)с(моль/л),
то это часто учитывают при записи соответствующих уравнений, например:

   
–1 –1 –1 –1 –1 –1

– –

æ(Ом м ) æ(Ом м ) æ(Ом м ) .
1000 (моль-экв/л) 1000 (моль/л) 1000 (моль/л)N z c z c 

  
   

 
  (2.50)

Следует отметить, что для удобства записи удельную электропровод-
ность выражают в Ом–1  см–1, тогда и концентрация с должна быть выражена
в моль/см3. Так как с(моль/см3) = с(моль/л)/1000(см3/л), уравнение (2.48)
преобразуется к виду:

–1 –1 –1 –1 –1 –1

– –

1000æ(Ом см ) 1000æ(Ом см ) 1000æ(Ом м ) .
(моль-экв/л) (моль/л) (моль/л)N z c z c 

  
   

 
(2.51)

Нетрудно показать, что размерностью эквивалентной электропровод-
ности в уравнении (2.50) будет Ом–1  м2/моль-экв, а в уравнении (2.51) –
Ом–1  см2/моль-экв.

Таким образом,  э к в и в а л е н т н а я  э л е к т р о п р о в о д н о с т ь
представляет собой электропроводность раствора электролита, содержащего
1 моль-экв растворенного вещества и находящегося между двумя парал-
лельными электродами, расположенными на расстоянии 1 м друг от друга.
Чем меньше концентрация электролита, тем больший объем его надо взять,
чтобы в нем содержался 1 моль-экв вещества, и, следовательно, тем больше
будет площадь электродов, покрытая раствором. Иными словами, умень-
шение числа носителей тока в единице объема по мере уменьшения кон-
центрации (увеличения разведения) компенсируется увеличением «попереч-
ного сечения» проводника. Поэтому если бы потоки миграции не зависели
от ион-ионного взаимодействия, то  сохранялась бы постоянной при всех
концентрациях.

В реальных системах эквивалентная электропроводность зависит от кон-
центрации (рис. 2.3).

При с  0 величина стремится к своему предельному значению ,
отвечающему отсутствию ион-ионных взаимодействий. Для иллюстрации
этого часто используют графическое представление в координатах = f (1/c)
(рис. 2.4).

 В растворах слабых электролитов, степень диссоциации которых мала,
выход на свои предельные значения экспериментально наблюдать не удается.

2. Явления переноса в электролитических средах
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Рис. 2.4. Зависимость эквивалентной электропроводности водных растворов
некоторых электролитов от разведения

Рис. 2.3. Зависимость эквивалентной электропроводности
растворов электролитов от концентрации
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2.2.2. Измерение электропроводности растворов
Обычно электропроводность раствора определяют при помощи моста

переменного тока, электрическая схема которого изображена на рис. 2.5.

Рис. 2.5. Схема моста переменного тока для измерения электропроводности:
R1, R2 – сопротивления; RМ – переменное сопротивление;

Rx – измеряемое сопротивление; Г – генератор переменного тока; О – осциллограф

R1 R2

Rx RМ

Г

O1

2

4

3

Примеры внешнего вида экспериментальной ячейки для измерений,
которая обозначена на электрической схеме (рис. 2.5) как Rx, изображены
на рис 2.6. Изменяя значение переменного сопротивления RМ (магазина со-
противлений), добиваются отсутствия разности потенциалов (тока) на участ-
ке цепи 2–3. Это условие означает, что падение напряжения на сопротив-
лении R1 равно падению напряжения на ячейке Rx. Тогда, используя закон
Ома, можно записать:

  U1–2 = U1–3 = I1–2–4  R1 = I1–3–4  Rx. (2.52)
Падения напряжения на сопротивлениях R2 и RM тоже будут равны:

  U2–4 = U3–4 = I1–2–4  R2 = I1–3–4  RМ. (2.53)

Разделив уравнение (2.52) на (2.53), несложно получить:

1

2 M

.xRR
R R

 (2.54)

Ячейка для измерения представляет собой стеклянный сосуд с впаян-
ными в него, как правило платиновыми, электродами (рис. 2.6). Конструк-
ция подобных сосудов может быть самой разнообразной, важно лишь, чтобы
электроды были укреплены неподвижно.
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 Общее сопротивление раствора внутри сосуда должно быть не менее
1000 Ом и не более 50 000 Ом, так как иначе возникнут затруднения,
связанные с поляризацией электродов (большой ток), либо большие погреш-
ности в измерении сопротивления. Так как электропроводность растворов
может изменяться в больших пределах, то и сосуды для разных электроли-
тов следует выбирать различные. Для растворов с большой электропровод-
ностью нужно использовать сосуды с маленькими электродами, достаточно
далеко отстоящими один от другого (рис. 2.6, а). При измерении плохо про-
водящих растворов, наоборот, лучше использовать сосуд такой конструкции,

чтобы величина l
S

была возможно меньшей (рис. 2.6, б).

Поскольку измеряемое сопротивление Rx зависит от геометрии ячейки,
размеров электродов и расстояния между ними, то практически всегда
определяют константу ячейки:

   æ ,x
lk R
S

   (2.55)

используя стандартный раствор с известным значением æ. Так, напри-
мер, в растворе KCl, содержащем в 1 кг воды 0.7453 г соли, при 18 °С
æ = 0.0122 См/м.

2.2.3. Подвижность ионов. Законы Кольрауша
Как было показано в п. 2.2.1, плотность электрического тока можно свя-

зать с плотностью потока миграции уравнением (2.47). Однако следует иметь
в виду, что в растворе электролита ток переносится катионами и аниона-
ми. Поэтому плотность тока в растворе бинарного электролита при условии
grad  = 0, используя уравнение (2.47), можно описать следующим образом:

     мигр мигр
– – – – –

d d– z .
d d

i z FJ z FJ Fc u z Fc u
x x    
     (2.56)

Рис. 2.6. Сосуды для измерения электропроводности:
а – для растворов, обладающих большой проводимостью;

б – для растворов с малой проводимостью

а б
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Так как в уравнении (2.56) учтены знаки зарядов катионов и анионов,
поэтому соответствующие множители i

i

z
z

 опущены.

В общем случае, когда электролит не полностью диссоциирован (сте-
пень диссоциации  < 1), концентрации катионов и анионов можно выра-
зить через общую концентрацию электролита c:

c+ = +c, (2.57)

c– = –c. (2.58)

Из условия электронейтральности раствора электролита z+c+ = –z–c–,
с учетом уравнений (2.57) и (2.58), следует:

  z++c = –z––c. (2.59)

Тогда, подставляя концентрации ионов (2.57) и (2.58) в уравнение
для плотности тока (2.56) и производя замену с учетом уравнения (2.59),
можно получить:

   –
d– ( ) .
d

i z cF u u
x  
    (2.60)

Сравнивая полученное уравнение с законом Ома (2.46), в котором удельная
электропроводность преобразована в эквивалентную по уравнению (2.48):

  d– ,
d

i z с
x 
   (2.61)

приходим к выводу, что

   = F(u+ + u–) = (+ + –), (2.62)

где величины + = Fu+ и – = Fu– называются подвижностями (ионов) ка-
тионов и анионов соответственно. В растворах сильных электролитов, для ко-
торых = 1:

     = + + –. (2.63)

При бесконечном разведении (с  0), когда  1, уравнение (2.62) не-
зависимо от типа электролита трансформируется следующим образом:

    = 
+  + 

– . (2.64)

где 
+  и 

–  – предельные подвижности ионов.
Уравнения (2.63) и (2.64) отражают  з а к о н  К о л ь р а у ш а,  физи-

ческая сущность которого состоит в том, что в растворе электролита
катионы и анионы переносят электрический ток независимо друг от друга.
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Разделив уравнение (2.62) на уравнение (2.64) и несколько преобразо-
вав результат, получим:

 –

–

,u u f
u u

 
 




        


(2.65)

где –

–

u uf
u u


  







– коэффициент электропроводности.

Из теории Аррениуса следует, что подвижности ионов не зависят
от концентрации (т. е. i = 

i   или ui = u
i  ), а отличие электропроводности

раствора определенной концентрации от электропроводности бесконечно
разбавленного раствора обусловлено только частичной диссоциацией элект-
ролита. Такое приближение приемлемо для слабых электролитов, в которых
можно пренебречь ион-ионным взаимодействием. В этом случае f  1.
При таком допущении уравнение (2.65) упрощается:

     =    (2.66)

Иногда соотношение (2.66) формально применяют и к сильным электро-
литам, говоря о кажущейся степени диссоциации, хотя в этом случае пра-
вильнее было бы, используя уравнение (2.65), говорить об отличном от еди-
ницы значении коэффициента проводимости f, принимая степень диссо-
циации = 1. Действительно, в сильных электролитах в результате ион-ионных
взаимодействий ui < u

i  и, следовательно, f < 1.
Для слабого 1–1 зарядного электролита константа диссоциации запи-

сывается в форме уравнения (1.7), а при условии << 1 оно упрощается
до уравнения (1.10). Тогда, выразив степень диссоциации из уравне-
ния (2.66), подставив ее в уравнение (1.10) и прологарифмировав послед-
нее, получим:

дис
1 1 1lg lg lg – lg const – lg .
2 2 2

K c c     (2.67)

Такая зависимость эквивалентной электропроводности для слабых элект-
ролитов подтверждается экспериментально.

Для разбавленных растворов сильных 1–1 зарядных электролитов Коль-
раушем было получено эмпирическое соотношение

 – const .c   (2.68)

Следует отметить, что зависимость эквивалентной электропроводности
от концентрации не может быть объяснена из выводов теории Аррениуса
без привлечения представлений об ион-ионных взаимодействиях.
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2.2.4. Законы электролиза Фарадея
Общеизвестно, что э л е к т р и ч е с к и й  т о к  –  это направленное

движение заряженных частиц. В металлах такими частицами (носителями
заряда) выступают электроны, а в растворах электролитов – ионы (катио-
ны и анионы). Если через цепь, состоящую из металлических электродов
и раствора электролита, пропускать постоянный электрический ток, то на гра-
нице раздела фаз неизбежно должны осуществляться электрохимические
реакции, т. е. окислительно-восстановительные процессы с участием элект-
ронов, сопровождающиеся превращением вещества. Эти реакции, протекаю-
щие на электродах в результате прохождения электрического тока, называ-
ются  э л е к т р о л и з о м.  Например, при электролизе раствора хлорида
меди CuCl2 на отрицательном электроде будут восстанавливаться катионы
меди, т. е. к ним присоединяются электроны:

 Cu2+ + 2e  Cu. (2.69)

Одновременно на аноде будет происходить окисление хлорид-ионов,
т. е. отдача ими электронов:

  2Cl–  Cl2 + 2e. (2.70)

В электрохимии принято электрод, на котором протекает процесс вос-
становления, называть  к а т о д о м,  а электрод, на котором протекает
процесс окисления, – а н о д о м. Следует заметить, что не всегда ионы,
участвующие в переносе заряда в растворах, являются участниками элект-
рохимических реакций, протекающих на электродах. Так, например, при про-
пускании постоянного электрического тока через раствор сульфата калия
K2SO4 носителями заряда будут ионы K+ и SO4

2 –, в то время как в процес-
сах передачи заряда на электродах будут участвовать молекулы воды:

  4H2O + 4e  2H2 + 4OH–, (2.71)

   2H2O  O2 + 4H+ + 4e. (2.72)

Вопрос о том, какие вещества или частицы в действительности будут
претерпевать превращения на том или ином электроде, должен решаться,
прежде всего, в термодинамическом аспекте, показывающем, какой из про-
цессов выгоднее энергетически. При более детальном рассмотрении дол-
жен приниматься во внимание и кинетический аспект. Эти вопросы будут
рассмотрены в следующих главах учебника.

Соотношения между количеством электричества, прошедшем через сис-
тему в процессе электролиза, и количеством веществ, претерпевших превра-
щения в ходе реакций, описываются законами Фарадея.
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1-й закон. Масса m вещества, претерпевшего превращение на электроде
при прохождении через него постоянного тока, пропорциональна количеству
пропущенного электричества, т. е. силе тока и времени:

    m = kэх · Q = kэхI. (2.73)

Константу пропорциональности kэх называют электрохимическим экви-
валентом. По физическому смыслу  э л е к т р о х и м и ч е с к и й  э к в и -
в а л е н т  –  это масса вещества, претерпевшего превращение на электро-
де при пропускании 1 Кл электричества.

2-й закон. При прохождении через систему фиксированного количества
электричества массы различных веществ, претерпевших превращения в про-
цессе электродных реакций, пропорциональны массам их химических экви-
валентов (МЭ). Аналитически этот закон при Q = const можно представить
следующим образом:

    
1 2

1 2 ... .
i

i

Э Э Э

mm m
M M M

   (2.74)

Чтобы масса претерпевшего превращения по одному из уравнений (2.69)–
(2.72) вещества стала равной эквивалентной массе, необходимо участие
в реакции 1 моля электронов, и тогда количество электричества, прошед-
шее через электрод, можно вычислить:

QЭ = NА · e = F = 96 487 Кл, (2.75)

здесь NА – число Авогадро; e – заряд электрона. Это значение (QЭ = F =
= 96 487 Кл) носит название  к о н с т а н т ы  Ф а р а д е я  и представ-
ляет собой суммарный заряд одного моля электронов. В случае QЭ = F
первый закон Фарадея принимает вид:

   эх .
iЭМ k F  (2.76)

Разделив уравнение (2.73) на (2.76), несложно получить:

    .
iЭ

Qm М
F

  (2.77)

Уравнение (2.77) называют объединенным выражением первого и вто-
рого законов Фарадея.

Законы Фарадея являются общими и точными (или, как иногда гово-
рят, абсолютными) законами электрохимии. Однако на практике при прове-
дении электрохимических процессов часто наблюдают отклонения от этих
законов: масса, практически полученная в эксперименте (mпр), не соответ-
ствует массе теоретической (mтеор), рассчитанной по уравнению (2.77). Эти
отклонения являются кажущимися и возникают за счет одновременного
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протекания неучтенных побочных процессов, или химических реакций,
в которые вступает продукт, или неконтролируемых потерь продукта. Эффек-
тивность электрохимического процесса оценивается величиной, называемой
в ы х о д о м  п о  т о к у, которая равна отношению массы практически
полученного продукта при пропускании определенного количества электри-
чества (Q = сonst) и теоретически вычисленного по формуле (2.77):

    пр

теор

.
m

m
  (2.78)

Также выход по току можно связать с теоретически и практически тре-
буемыми значениями количества электричества (или теоретической и прак-
тической силой тока при фиксированном времени; или теоретическим и прак-
тическим временем электролиза при фиксированной силе тока) для получе-
ния определенного количества продукта mi. Так, для mi = сonst:

     теор

пр

,
Q
Q

  (2.79)

а с учетом того, что Q = I  , можно, вводя дополнительные условия,
получить:

– при заданном времени электролиза:

теор

пр

;
I
I

  (2.80)

– при фиксированной силе тока:

теор

пр

.


 


(2.81)

Если побочных явлений не происходит (а также при выполнении усло-
вия 100 %-ной ионной проводимости среды), выход по току должен рав-
няться единице. Это широко используют на практике в кулонометрии для точ-
ного определения количества электричества, протекающего через цепь. Метод
кулонометрии сводится к тому, что для измерения количества электричества
в электрическую цепь последовательно включают кулонометр, в котором
происходит электролиз, не осложняющийся побочными явлениями (т. е. точно
подчиняющийся законам Фарадея). Известны три типа кулонометров: весо-
вые, объемные и титрационные. В весовых кулонометрах (чаще всего они бы-
вают серебряные или медные) количество электричества рассчитывается
по привесу катода. В объемных кулонометрах расчет производится на основа-
нии измерения объема получающихся веществ (газа – в случае водородного
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кулонометра, жидкой ртути – в случае ртутного кулонометра). В титра-
ционных кулонометрах количество электричества определяется из данных
титрования веществ, появившихся в растворе в результате электродной
реакции. В этом случае чаще всего используют анодное растворение сереб-
ра (так называемый кулонометр Кистяковского) или электролитическое окис-
ление ионов йода.

2.2.5. Числа переноса и методы их определения
Поскольку в растворах электролитов существует как минимум два типа

носителей заряда (катионы и анионы) и априори их подвижности (скорости
движения) неодинаковы, то очевидно, что количество электричества, пере-
носимое ионами каждого сорта, неодинаково. Количественной оценкой это-
го факта является величина, которая называется  ч и с л о  п е р е н о с а
данного сорта ионов, представляющее собой долю электричества, пере-
носимую данным сортом ионов:

 –
–

– – общ

, или .i
i

QQ Qt t t
Q Q Q Q Q




 

  
 

(2.82)

Из уравнений (2.82) очевидно, что сумма чисел переноса всегда равна
единице, например, для простого бинарного электролита

    t+ + t– = 1. (2.83)

Так как количество зарядов, проходящих через единичное сечение
за единицу времени, – это есть не что иное, как плотность тока, а она мо-
жет быть связана с эквивалентной электропроводностью сильного электро-
лита  и подвижностями ионов (+ и –) уравнениями (2.61) и (2.63) соот-
ветственно, уравнения (2.82) можно преобразовать к виду:

    – –
–

– – – –

; .u ut t
u u u u

 


   

 
   
       

(2.84)

Из уравнений (2.84) видно, что числа переноса определяются относи-
тельными подвижностями ионов: чем больше подвижность данного сорта
ионов, тем большую долю электричества он переносит.

Ниже рассмотрим два метода определения чисел переноса.
Метод Гитторфа. При пропускании электрического тока через электро-

химическую систему происходит изменение содержания электролита
в растворе около электродов. Это изменение обусловлено двумя причина-
ми: 1) движением ионов в электрическом поле; 2) участием ионов в элект-
родных процессах. Связь между числами переноса и изменением содержа-
ния электролита вблизи каждого из электродов можно установить путем
составления материального баланса для процесса электролиза. Дальнейшее
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объяснение удобнее провести на конкретном примере. Рассмотрим электролиз
раствора CdCl2. На рис. 2.7 приведена схема ячейки Гитторфа. Электродами
служат пластины из инертного металла (например, платины). Пространство
между электродами разделено двумя пористыми диафрагмами на три отде-
ления: катодное (католит), среднее и анодное (анолит). До пропускания
электрического тока через систему концентрация раствора электролита во всех
отделениях одинакова. При пропускании через раствор постоянного тока
на электродах пойдут следующие процессы:

на катоде: Cd2+ + 2e  Cd0; (2.85)

на аноде: 2Cl– – 2e  Cl2
0 . (2.86)

Рис. 2.7. Схема ячейки для определения чисел переноса по методу Гитторфа:
К – кулонометр для определения количества электричества,

прошедшего через ячейку в опыте

К

Если через раствор пройдет Q кулонов электричества, то согласно закону
Фарадея на катоде и на аноде претерпят превращение соответственно ионы

кадмия и хлора (по реакциям (2.85) и (2.86)) в количестве 
Q
F

моль-экв.

Через любое сечение цепи переносится Q кулонов электричества, однако
следует помнить, что в растворе это количество переносится катионами (Q+)
и анионами (Q–). Поэтому количества катионов и анионов (в моль-экв), про-
шедших через диафрагмы, при переносе ими зарядов соответственно рав-

ны 
Q
F
  и –Q

F
.

Итак, в катодном отделении содержание ионов кадмия Cd2+ уменьша-
ется за счет электродного процесса (2.85) и увеличивается за счет движе-
ния ионов в электрическом поле (см. рис. 2.7). В то же время содержание
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хлорид-ионов уменьшается за счет движения их в электрическом поле
в противоположном ионам кадмия направлении:

  2+ –Cd
(моль-экв) – – – (1 – ) – ,Q Q Q Qt Q Qn t t

F F F F F F
 

       (2.87)

–
–

–Cl
(моль-экв) – – .Q Qn t

F F
   (2.88)

В анодном отделении, напротив, содержание ионов хлора уменьшает-
ся за счет электродного процесса (2.86) и увеличивается за счет переноса
соответствующей доли электрического тока, а содержание ионов кадмия
уменьшается за счет такого переноса в противоположном направлении:

2+Cd
(моль-экв) – – ,Q Qn t

F F


   (2.89)

    –
– –

–Cl
(моль-экв) – – – (1 – ) – .Q Q Q Qt Q Qn t t

F F F F F F         (2.90)

В итоге содержание хлорида кадмия уменьшается на –
Q t
F

 моль-экв

в катодном пространстве (кат. пр.) и на 
Q t
F  моль-экв в анодном про-

странстве (ан. пр.). Таким образом, определив изменение содержания од-
ного из ионов или всей соли в ходе электролиза, можно рассчитать числа
переноса:

2+ – 2CdClCd Cl
–

(кат. пр.)(кат. пр.) (кат. пр.)
,

– – –

nn n
t Q Q Q

F F F

 
   (2.91)

 
2+ – 2CdClCd Cl

(ан. пр.)(ан. пр.) (ан. пр.)
.

– – –

nn n
t Q Q Q

F F F


 
   (2.92)

Общее уменьшение содержания хлорида кадмия во всем растворе
(в катодном и анодном пространствах) составляет:

    
2CdCl –(общ) – – – .Q Q Qn t t

F F F   (2.93)

Из сопоставления уравнений (2.91) – (2.93) несложно получить:

     
2

2

CdCl
–

CdCl

(кат. пр.)
,

(общ.)
n

t
n




 (2.94)
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2

2

CdCl

CdCl

(ан. пр.)
.

(общ.)
n

t
n





(2.95)

В реальном эксперименте определяют изменение концентрации в анод-
ном или катодном пространстве и, зная объем каждого из них, производят
расчет.

Несколько иные соотношения получатся в случае, если в электродных
реакциях участвуют не носители заряда (ионы), а другие частицы, напри-
мер, молекулы растворителя (уравнения реакций (2.71), (2.72)). Однако
принципиальный подход к составлению материального баланса остается
прежним.

В заключение следует отметить границы применимости метода и воз-
можные погрешности. Во-первых, необходимо четко представлять картину
ионных равновесий в растворе электролита. Так, например, если формально
применить описанную выше схему для расчета чисел переноса в растворе
CdI2, то получим следующие результаты:

 эквг- лc 5  10–3, 5  10–2, 5  10–1, 2  10–1;

  2+Cd
t 0.44, 0.40, –0.003, –0.15.

Данные аномальные (не имеющие физического смысла) значения чи-
сел переноса можно объяснить, если рассмотреть возможные процессы
в растворе CdI2:

 CdI2  Cd2+ + 2I–, (2.96)

   2CdI2  Cd2+ + [CdI4]
2–. (2.97)

Если принимать во внимание оба процесса, то видно, что кадмий в соста-
ве комплексного иона [CdI4]

2– движется в направлении, противоположном
иону Cd2+, что и приводит в результате к аномальным значениям 2+Cd

t . Кроме
того, необходимо, чтобы на границе «электрод – раствор» при пропускании
электрического тока не происходили побочные процессы. Время пропуска-
ния тока не должно быть очень длительным, чтобы можно было пренеб-
речь выравниванием концентрации за счет диффузии через пористую пере-
городку.

Во-вторых, в приведенных рассуждениях подразумевалось, что измене-
ние концентрации раствора при электролизе происходит только вследствие
движения ионов. Однако в действительности ионы движутся вместе с их
гидратной оболочкой, которая после разряда ионов на электродах освобож-
дается, что приводит к изменению концентрации раствора в приэлектрод-
ном пространстве. Этот эффект не искажает значений чисел переноса, когда
степень гидратации катионов и анионов одинаковая. Обычно же катионы
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и анионы имеют различную степень гидратации, поэтому найденные числа
переноса называют эффективными или «гитторфовскими». Для нахожде-
ния истинных чисел переноса необходимо вносить поправку. Для этого
к раствору при определении чисел переноса добавляют не диссоциирую-
щее на ионы инертное вещество, которое не участвует в переносе тока. Если
бы при электролизе вместе с ионами не переносилась вода, то концентра-
ция неэлектролита в католите и анолите не изменялась бы. В действитель-
ности же она несколько изменяется, что позволяет рассчитать количество
растворителя, перенесенного в форме гидратных оболочек, а затем ввести
необходимые поправки в величины кажущихся чисел переноса. Этот спо-
соб оценки истинных чисел переноса был предложен В. Уошборном. Недо-
статок метода Уошборна связан с тем, что практически невозможно подо-
брать полностью индифферентное вещество, которое бы не участвовало
в процессе переноса. Поэтому использование различных нейтральных ве-
ществ приводит к неодинаковым поправкам.

Метод движущейся границы. Сущность метода заключается в опре-
делении расстояния, на которое за известный промежуток времени переме-
стится под действием приложенного внешнего поля граница между двумя
растворами с одним общим ионом. Граница между двумя растворами видна
особенно отчетливо, если один из них окрашен. Когда оба раствора бесцвет-
ны, но отличаются плотностью, тогда граница между ними будет видна бла-
годаря различию в показателях преломления. В обоих случаях за перемеще-
нием границы наблюдают при помощи отсчетного микроскопа (катетометра).

На рис. 2.8 приведена схема для определения чисел переноса ионов
кадмия по методу движущейся границы в растворе CdCl2. Растворы хло-
рида кадмия CdCl2 и соляной кислоты HCl осторожно помещают в сосуд,
представляющий собой узкую вертикальную трубку, чтобы они не смеша-
лись, а образовали резкую границу раздела. При включении тока катионы
движутся по направлению вверх и, следовательно, граница раздела переме-
щается вверх. Если за некоторое время  граница пройдет расстояние h,
эквивалентное объему V = hS, где S – сечение трубки, то число перенесен-
ных моль-эквивалентов Cd2+ (тех, которые пересекли под действием элект-
рического поля границу ab) будет равно 2+ 2+ 2CdClCd Cd

,z c V  где 
2CdClc – моляр-

ная концентрация CdCl2. Тогда заряд, перенесенный катионами Cd2+ через
сечение ab, будет равен 2+ 2+ 2CdClCd Cd

.z c VF  Общее количество электричестваа (Q),
прошедшее через систему, может быть рассчитано как произведение I,
откуда число переноса ионов Cd2+ будет равно:

   
2+ 2+ 2

2+
CdClCd Cd

Cd
.

z c VF
t

I





(2.98)
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 Подобное выражение можно составить и для ионов водорода. Коли-
чество перенесенных моль-эквивалентов Н+ через сечение ab при прохож-
дении электрического тока через систему будет равно + + HClH H

z c V , а пере-
носимый заряд – + + HClH H

z c VF , следовательно, число переноса ионов водо-
рода можно рассчитать таким образом:

 + +

+
HClH H

H
.

z c VF
t

I





(2.99)

Граница между растворами CdCl2 и HCl сохраняется достаточно четкой
из-за различной проводимости электролитов. В данном случае æ(CdCl2) < æ(HCl),
а соотношение сопротивлений и, значит, значений падения напряжения на со-
ответствующих растворах обратное: IR(CdCl2) > IR(HCl). Иными словами,
градиент электрического потенциала в растворе CdCl2 больше, чем в раство-
ре HCl. Поэтому если даже какие-то из ионов водорода «отстанут» и окажут-
ся в зоне CdCl2, то под действием повышенного градиента поля они ускорят-
ся и опередят более медленные ионы Cd2+ и вновь попадут в область соляной
кислоты. Наоборот, если какие-то из ионов Cd2+ перейдут в зону соляной кис-
лоты, то их скорость уменьшится в связи с пониженным значением градиента
поля. Они «отстанут» от ионов Н+ и вновь окажутся в растворе хлорида кад-
мия. Кроме того, для большей четкости границы в предварительных опы-
тах подбирают оптимальные концентрации растворов, обеспечивающие со-
блюдение так называемого регулирующего соотношения Кольрауша:

   ( ) ,
( )

L L

М M

t z c
t z c





(2.100)

Рис. 2.8. Схема ячейки для определения чисел переноса
по методу движущейся границы

h
a

a

–

+

b

b

HCl

H+

Cd2+

CdCl2

AgCl
Ag
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где индексы L и M относятся соответственно к электролитам с медленными
и быстрыми ионами, в рассматриваемом случае к растворам CdCl2 и HCl.
Соотношение Кольрауша (2.100) легко получается из уравнений (2.98) и (2.99),
если приравнять объем, занятый ионами кадмия в уравнении (2.98), к объему,
покинутому ионами водорода в уравнении (2.99).

2.2.6. Предельная подвижность ионов
Значения эквивалентной электропроводности и чисел переноса для бес-

конечно разбавленных растворов позволяют оценить предельные подвиж-
ности отдельных ионов:

    .i it
      (2.101)

Если подвижность одного и того же иона рассчитывать из данных, отно-
сящихся к различным солям (например, –Cl

  определять из данных электро-
проводности и чисел переноса для NaCl и KCl), то получаются результаты,
совпадающие в пределах точности эксперимента (~ 0.04 %). Это является
экспериментальным подтверждением закона Кольрауша о независимости дви-
жения катионов и анионов в растворе (см. уравнение (2.64)). Предельные
подвижности  410i

   некоторых ионов в воде при различных температу-
рах приведены в табл. 2.1.

Li+

Na+

K+

Rb+

Cs+

[(CH3)4N]+

[(C2H5)4N]+

[(C3H7)4N]+

F–

Cl–

Br–

I–

CH3COO–

Т а б л и ц а  2.1
Предельные подвижности ионов в воде

при различных температурах, Ом–1  м2/моль-экв

19.4
26.5
40.7
43.9
44.0
24.1
16.4
11.5

–
41.0
42.6
41.4
20.1

Ион
Температура, °С

0 18 25 45 100

32.8
42.8
63.9
66.5
67.0
40.0
28.2
20.9

47.3
66.0
68.0
66.5
35.0

38.7
50.1
73.5
77.8
77.3
44.9
32.7
23.4

55.4
76.4
78.1
76.8
40.9

58.0
73.7
103.5
108.6
107.5

–
–
–

–
108.9
110.7
108.6

–

115
145
195
–
–
–
–
–

–
212
–
–
–
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В поведении ионов при бесконечном разведении раствора обнаружива-
ются две характерные закономерности: 1) увеличение подвижности при по-
вышении температуры; 2) наличие максимума на зависимости i

  от крис-
таллографического радиуса иона. Для получения соотношения, позволяющего
объяснить эти закономерности, используют аналогию между перемещени-
ем иона под действием электрического поля и движением шарика в вязкой
жидкости. Перемещение ионов в электрическом поле является усреднен-
ным процессом: ионы совершают беспорядочные перескоки (тепловое дви-
жение), а электрическое поле изменяет их вероятность в определенных
направлениях. Поэтому аналогия с обычным поступательным движением
под действием гравитационного поля является приближенной, однако приво-
дит к правильным качественным выводам.

Согласно закону Стокса, скорость движения твердого шарика в вязкой
среде под действием силы Р выражается формулой

    ,
6

Рv
r




(2.102)

где  – вязкость жидкости; r – радиус шарика. Сила, действующая на заряд
|zi |e в поле напряженности Х, равна |zi |eX. С другой стороны, используя
формулу для скорости движения иона (2.27) и связь абсолютной скорости
с подвижностью, несложно преобразовать уравнение (2.102) к следующей
форме:

  
e

,
6

ii

i

z X
X

F r





(2.103)

откуда, учитывая, что F = NAe, получаем:

  
2e

.
6
i A

i
i

z N
r

 


(2.104)

На первый взгляд кажется, что формула (2.104) находится в противо-
речии с данными табл. 2.1. Так, например, при увеличении радиуса иона
при переходе от катиона Li+ к катиону Rb+ подвижность не падает, а возрас-
тает. Однако противоречие это лишь кажущееся, поскольку при сравнении
подвижностей необходимо принимать во внимание не кристаллографичес-
кие радиусы ионов, а радиусы реально движущихся частиц, т. е. гидрати-
рованных ионов. Чем меньше кристаллографический радиус (при одинако-
вом общем заряде иона), тем больше плотность заряда на его поверхно-
сти и тем в большей степени он гидратирован. Поэтому эффективный радиус
гидратированного иона Li+ больше, чем эффективный радиус гидратирован-
ного иона Na+, и т. д. Однако если собственный размер иона возрастает
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настолько, что прочная гидратная оболочка вокруг него уже не удержива-
ется (число гидратации равно нулю), то при дальнейшем увеличении крис-
таллографического радиуса следует ожидать уменьшения подвижности.
Это наблюдается для катионов в ряду от Cs+ к [(C3H7)4N]+ и для анионов
при переходе от Br– к I– и далее к CH3COO–. В ряду катионов и анионов
размеры Rb+, Cs+, Br– и I– являются критическими: ионы меньших разме-
ров образуют прочно удерживаемую гидратную оболочку (числа гидратации
растут с уменьшением кристаллографического радиуса) и их эффективный
размер становится больше, а i

 меньше; с другой стороны, при бóльших
собственных размерах ионы не гидратированы и i

  уменьшается из-за уве-
личения собственного радиуса иона. Таким образом, ионы Rb+, Cs+, Br– и I–

обладают максимальной подвижностью.
В отличие от проводников первого рода (металлов), у которых электро-

проводность с ростом температуры уменьшается (вследствие рассеяния но-
сителей зарядов на колебаниях атомов решетки), подвижность ионов (элект-
ропроводность растворов) с ростом температуры растет (см. табл. 2.1).
Наблюдаемая зависимость определяется двумя факторами: 1) уменьшени-
ем вязкости , что, согласно уравнению (2.104), ведет к увеличению под-
вижности; 2) уменьшением чисел гидратации, т. е. количества прочно удер-
живаемых молекул растворителя, что приводит к уменьшению эффектив-
ного радиуса движущейся частицы. Понятно, что второй фактор неактуален
для крупных ионов, для которых числа гидратации уже и при относитель-
но низких температурах равны нулю. Если бы второй фактор не действо-
вал, т. е. эффективный радиус движущихся частиц не зависел бы от темпе-
ратуры, то, исходя из формулы (2.104), следовало бы ожидать выполнения
правила Вальдена–Писаржевского:

    сonst.i
   (2.105)

Это правило действительно можно применять для больших органичес-
ких ионов, которые практически не гидратированы. Следует отметить, что
уравнение (2.105) в первом приближении справедливо и для гидратирован-
ных ионов, но в относительно узком температурном интервале, когда изме-
нение температуры не отражается существенно на прочности гидратной
оболочки и радиус частиц изменяется незначительно.

Используя уравнение Нернста–Эйнштейна (2.41), можно связать коэф-
фициент диффузии в бесконечно разбавленном растворе с предельной под-
вижностью иона:

 2 2 .
ei i i

i i A

RT kTD
z F z N

      (2.106)
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По уравнению (2.106) рассчитывают наиболее точные значения коэф-
фициентов диффузии отдельных ионов при бесконечном разведении. Если
в уравнение (2.106) подставить величину i

  согласно формуле (2.104), тоо
получится уравнение Стокса–Эйнштейна для зависимости коэффициента
диффузии от вязкости раствора и температуры:

    .
6i

i

kTD
r

 


(2.107)

2.2.7. Зависимость подвижности и электропроводности
от концентрации. Теория Дебая–Хюккеля–Онзагера
Зависимость подвижности и эквивалентной электропроводности от кон-

центрации является следствием ион-ионных взаимодействий. Для их учета
воспользуемся некоторыми результатами теории сильных электролитов Дебая–
Хюккеля. В неравновесных условиях переноса существование ионной атмо-
сферы приводит к возникновению двух эффектов, тормозящих движение цент-
рального иона, которые называются электрофоретическим и релаксационным
эффектами.

Э л е к т р о ф о р е т и ч е с к и й  э ф ф е к т  связан с тем, что под дей-
ствием внешнего электрического поля ион перемещается не в неподвижной
среде, а в потоке движущихся ему навстречу противоионов. Аналогично
тому, как при вычислении скорости лодки (относительно берега), движу-
щейся против течения, из ее скорости в стоячей воде вычитают скорость
течения реки, из предельной подвижности иона следует вычесть подвиж-
ность ионной атмосферы. Последнюю можно оценить по той же, что и для иона,
формуле (2.104), если вместо радиуса ri подставить радиус ионной атмо-
сферы 1

æ  (см. уравнение (1.216)). Учитывая уменьшение подвижности,
связанное с электрофоретическим эффектом в растворе 1–1 зарядного элект-
ролита, получаем:

   
12 2 2 2

э э

e e 4 e .1 6 10006 æ

i A i A A
i i

z N z N N c b с
kT

 
       

(2.108)

Тогда подвижность иона в растворе электролита с конечной концентра-
цией с учетом электрофоретического торможения можно представить сле-
дующим образом:

  э– .i i b с   (2.109)

Р е л а к с а ц и о н н ы й  э ф ф е к т  торможения обусловлен конечным
временем разрушения (релаксации) ионной атмосферы  после того, как
сформировавший ее противоположно заряженный ион сместился под дей-
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ствием электрического поля из центральной позиции. При этом возникает
асимметрия заряда в пространстве вокруг центрального иона и на него дей-
ствует электростатическая возвращающая сила, которая и замедляет его
движение (рис. 2.9).

Рис. 2.9. Схема оценки релаксационного эффекта

В условиях равновесия В электрическом поле

 Действие этой силы можно представить как ослабление внешнего элект-
рического поля напряженностью Х за счет возникновения поля с противо-
положным направлением Х. Относительная доля ослабления поля тогда
составит:

 
– 1 – .Х Х Х
Х Х
 

 (2.110)

Поскольку релаксационный эффект будет сказываться не только на под-
вижности центрального иона, но и на подвижности ионной атмосферы, т. е.
уменьшать как i

 , так и электрофоретический эффект, то соответствую-
щая поправка приведет к соотношению

  э( – ) 1 – .i i
Хb с

Х
      

 
(2.111)

Если в первом приближении пренебречь влиянием ослабления поля
на скорость движения ионной атмосферы, тогда выражение (2.111) можно
упростить:

  э– – .i i i
Хb с

Х
      (2.112)

Далее рассмотрим несколько упрощенный путь вывода, который приво-
дит к качественно правильному результату. Поскольку разрушение ионной
атмосферы происходит вследствие процессов диффузии, то для оценки вре-
мени релаксации используют формулу Эйнштейна–Смолуховского, которая
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описывает среднеквадратичное смещение 2( )х  частицы вследствие тепло-
вого хаотического движения в зависимости от времени (t):

2 2 .iх Dt (2.113)

Также для упрощения выкладок ограничимся рассмотрением 1–1 заряд-
ного электролита. Заменяя в формуле (2.113) среднее расстояние смеще-
ния x  на радиус ионной атмосферы 1

æ, а время t – на время релаксации 
и используя соотношение Нернста–Эйнштейна (2.41), получаем:

2

2

1 eæ .
2 2 æi iD kTu

   (2.114)

За время центральный ион, двигающийся со скоростью vi, сможет
от своего первоначального положения переместиться на расстояние

    l = vi 2
e ,

2 æi i
Xl v u X

kT
     (2.115)

которое характеризует асимметрию неравновесной ионной атмосферы
(см. рис. 2.9). Очевидно, что максимальное смещение, которое может совер-
шить центральный ион, прежде чем выйдет за пределы ионной атмосферы,
равно ее радиусу, т. е. 1

æ. Тогда логично предположить, что возвращаю-
щее поле будет увеличиваться с увеличением расстояния l. При этом отно-
сительное изменение напряженности возвращающего поля будет равно отно-
шению смещения l к максимально возможной величине, т. е. радиусу ион-
ной атмосферы:

 
1 e .1 2 ææ

X X
X kT


  (2.116)

Напряженность поля в некоторой точке определяется как кулоновская
сила, действующая на единичный заряд. В нашем случае нас интересует
напряженность поля, создаваемого единичным зарядом на границе ионной
атмосферы:

    
2

2
0 0

e eæ .
4 4

Х
Dr D

 
 

(2.117)

Тогда, подставляя уравнение (2.117) в уравнение (2.116) и заменяя æ
в соответствии с уравнением (1.216), получаем:

    

1
2 2 22

0 0

4 ee .
8 1000

A i iN c zХ
Х DkT kT D

 
     

 (2.118)
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Более точное уравнение, выводимое из теории Дебая–Хюккеля–Онзаге-
ра для раствора 1–1 зарядного электролита, отличается от формулы (2.118)
множителем (2 – 2) / 3 и имеет вид:

1
3 2

p
0 0

(2 – 2)e 2 .
12 1000

AХ N с b c
Х DkT kT D

  
    

(2.119)

Подставляя уравнение (2.119) в уравнение (2.112), получаем уравнение
Дебая–Хюккеля–Онзагера для расчета подвижности иона в растворе 1–1
зарядного электролита:

   э p– ( ) ,i i ib b с      (2.120)

где bэ и bp – константы, связанные соответственно с электрофоретическим
и релаксационным торможением.

Складывая соотношения (2.120), записанные для катиона (+) и аниона
(–), находим аналогичную формулу для эквивалентной электропроводнос-
ти  в растворе 1–1 зарядного электролита:

    – э p– (2 ) .b b с 
         (2.121)

В разбавленных водных растворах при 25 °С, где  = 8.937 · 10–4 Н · с/м2

и D = 78.3, уравнение Дебая–Хюккеля–Онзагера для 1–1 зарядного элект-
ролита имеет вид:

    –4– (60.4 10 0.23 ) .с        (2.122)

В водных растворах хлоридов щелочных металлов при 25 °С значение
эквивалентной электропроводности при бесконечном разведении  варьи-
руется в пределах (115  155) · 10–4 Ом–1 · м2/г-экв. Таким образом, из урав-
нения (2.122) следует, что электрофоретический эффект дает приблизительно
2/3 общего понижения электропроводности, тогда как на долю релаксацион-
ного эффекта приходится примерно 1/3 от = – .

Таким образом, теория Дебая–Хюккеля–Онзагера является обосновани-
ем эмпирически полученного соотношения Кольрауша (2.68). Результаты экс-
периментов и расчета по уравнению (2.122) дают хорошее совпадение в об-
ласти концентраций с 0.001 моль/л. То есть уравнение (2.122) выполня-
ется для таких же концентраций (или даже несколько меньших), как те,
при которых работает предельный закон Дебая–Хюккеля.

Для расчетов в более концентрированных растворах часто пользуются
полуэмпирическими формулами. Наиболее удачной следует считать формулу
Шедловского, пригодную для расчетов в растворах с с  0.1 моль/л:

э
Ш

р

2 .
1 –

b с b с
b с

  
   (2.123)
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Первое слагаемое правой части уравнения (2.123), которое, согласно форму-
ле (2.121), должно быть постоянной величиной, в действительности линейно
изменяется с концентрацией электролита. Коэффициент bШ подбирается таким
образом, чтобы второе слагаемое компенсировало это изменение. Недостат-
ком уравнения (2.123) является отсутствие определенного физического смысла
у эмпирического коэффициента bШ. Расширения диапазона концентраций
можно достичь и путем учета собственных размеров ионов так, как это
сделано во втором приближении теории Дебая–Хюккеля:

    э р э р(2 ) (2 )
– – ,

1 – æ 1
b b с b b с

а аB c

 
    

    


(2.124)

где параметр а также подбирается эмпирически, но имеет определенный
физический смысл: это минимальное расстояние, на которое могут сбли-
жаться электрические центры катионов и анионов в растворе электролита.
Уравнение (2.124), как и формула Шедловского, согласуется с эксперимен-
тальными результатами вплоть до концентраций порядка 0.05  0.1 моль/л.
Однако значения величины а, полученные для одного и того же электроли-
та по коэффициентам активности и электропроводности, не всегда совпадают.
Так, например, для водных растворов HCl из данных по коэффициентам
активности а = 4.5 Å, а из данных по электропроводности а = 4.3 Å.

В современных теориях электропроводности концентрированных раство-
ров электролитов помимо конечных размеров ионов учитывают еще и взаи-
модействие электрофоретического и релаксационного эффектов (которым мы
пренебрегли при выводе, переходя от уравнения (2.111) к уравнению (2.112)),
локальные изменения вязкости вблизи ионов, асимметричность распределения
концентрации в движущейся ионной атмосфере, образование ионных ассоциа-
тов и др. Однако чрезвычайная сложность этих теорий и громоздкий вид окон-
чательных уравнений делает их использование весьма затруднительным.

Теория позволила интерпретировать эффект резкого увеличения электро-
проводности в условиях, когда для измерения используются импульсы с очень
высокой напряженностью электрического поля. Этот эффект был обнаружен
М. Вином, который установил, что в области Х ~ 20  40 МВ/м эквивалент-
ная электропроводность после резкого возрастания выходит на свое предельное
значение . С точки зрения теории Дебая–Хюккеля–Онзагера эффект Вина
объясняется просто. При больших напряженностях поля скорость движения
центрального иона становится настолько большой, что ионная атмосфера
не успевает образовываться и ее тормозящее действие исчезает. Экспери-
ментально наблюдаемые значения напряженности поля Х, при которых про-
является эффект Вина, согласуются со значениями, рассчитанными из
соотношения 1

æiu X   , которое следует из уравнения (2.115). Эффект Вина
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проявляется и в растворах слабых электролитов, причем даже в гораздо
большей степени – увеличение электропроводности происходит в десятки
раз. Это обусловлено увеличением степени диссоциации слабого электро-
лита под действием очень сильного электрического поля.

Другой эффект, подтверждающий теорию, был предсказан на ее основе
П. Дебаем и Х. Фалькенгагеном. Они предположили, что если частота ис-
пользуемого для измерений переменного тока > 2/, то симметрия ион-
ной атмосферы не нарушается и, следовательно, релаксационный эффект
торможения отсутствует. При этом электрофоретический эффект не исче-
зает, и электропроводность не достигает своего предельного значения .
Вином были проведены измерения электропроводности с использованием
высокочастотного переменного тока, результаты которых подтвердили су-
ществование эффекта Дебая–Фалькенгагена. Было установлено, что увели-
чение эквивалентной электропроводности в эффекте Дебая–Фалькенгагена
составляет примерно 1/3 от ее увеличения в эффекте Вина, что хорошо со-
гласуется с выводами, полученными из уравнения (2.122).

2.2.8. Зависимость чисел переноса
от концентрации электролита
Используя теорию Дебая–Хюккеля–Онзагера, можно объяснить зависи-

мость чисел переноса от концентрации. Для этого запишем формулу эк-
вивалентной электропроводности 1–1 зарядного электролита по аналогии
с уравнением (2.111):

  э( – 2 ) 1 – .Хb с
Х

      
 

(2.125)

Теперь представим предельную подвижность однозарядного иона в виде

  ,
2i


 

    (2.126)

где может принимать как положительные, так и отрицательные значе-
ния, т. е. если, например, в растворе бинарного электролита для катиона
положительна (подвижность катиона больше, чем подвижность аниона), то
для аниона она отрицательна, и тогда сумма предельных подвижностей
равна электропроводности при бесконечном разбавлении. При подстановке
уравнения (2.126) в уравнение (2.111) получаем:

э– 1 – .
2i

Хb с
Х

         
  

(2.127)
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Согласно соотношению (2.84), число переноса i-го иона можно полу-
чить делением уравнения (2.127) на уравнение (2.125):

    
э

1 .
2 ( – 2 )it b с


 


(2.128)

При бесконечном разбавлении (с  0) уравнение (2.128) принимает вид:

   
1 .
2it




 


(2.129)

Таким образом, если 0.5it
  , то = 0, и согласно уравнению (2.128),

число переноса i-го иона не зависит от концентрации. Если 0.5it
  , то  < 0,

и согласно уравнению (2.128), увеличение концентрации электролита с при-
ведет к уменьшению ti. Напротив, если 0.5,it

   то  > 0, и число переноса
иона будет увеличиваться с ростом концентрации. Именно такой характер
зависимости эффективных чисел переноса от концентрации установлен
экспериментально (рис. 2.10).

Рис. 2.10. Зависимость чисел переноса
от концентрации водных растворов электролитов при температуре 25 °С
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2.2.9. Аномальные подвижности ионов водорода
и гидроксила в водных растворах
Аномальная подвижность ионов водорода и гидроксила, значительно

превышающая подвижность всех других ионов (табл. 2.2), приводит к пред-
положению, что движение этих ионов в водных растворах подчинено особому
механизму.

2. Явления переноса в электролитических средах



113

Прежде чем подробнее рассмотреть эти механизмы, необходимо остано-
виться на вопросе о состоянии ионов водорода в водном растворе.

Следует заметить, что существование иона Н+ в виде свободного протона
в равновесии с другими водородсодержащими молекулами невозможно
вследствие большой энергии гидратации. Обычно для водных растворов
ион водорода записывают в виде аммоний-подобного иона Н3О

+, который
называется ионом гидроксония.

Н+

ОН–

Т а б л и ц а  2.2
Предельные подвижности ионов водорода Н+ и гидроксила ОН– в воде

при различных температурах

Ион
4 210 (См м /моль-экв)i

  
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198.3

441.4

–

630

450

Существование иона Н3О
+ подтверждается методом протонного ядер-

ного магнитного резонанса и рентгеноструктурным анализом моногидратов
многих кислот, например, серной, азотной, галоидоводородных и хлорной.
Аналогичные выводы были сделаны при исследовании кислых растворов
методами инфракрасной спектроскопии и измерения молярной рефракции.
Геометрически ион Н3О

+ можно представить как сильно сплюснутую пирами-
ду с атомом кислорода О в вершине и углами между связями при вершине
~ 115°. Длина связи О–Н примерно равна 1.02 Å, а расстояние между атома-
ми водорода в основании пирамиды составляет примерно 1.72 Å. Гидрат-
ная оболочка вокруг иона гидроксония Н3О

+ в первичной сфере содержит
3–4 молекулы воды, и, как правило, такой гидратированный ион (комплекс
из Н3О

+ и его гидратной оболочки) описывают формулой Н9О4
+ . Исходя

из геометрических размеров такой частицы, ее подвижность не должна пре-
вышать таковые для гидратированных ионов K+ и Cl–. Однако это не так
и различия очень существенны. Поэтому для объяснения высокой подвиж-
ности ионов водорода был предложен ряд механизмов. Самый простой –
эстафетный механизм предполагает перескок протона от частицы Н3О

+

к ориентированной соответствующим образом соседней молекуле воды:

   (2.130)
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Процесс осуществляется в две стадии: ориентация молекулы воды вблизи
иона гидроксония и последующее переключение связи протона от иона
гидроксония к молекуле воды (протонное туннелирование или, другими
словами, квантово-механический перескок протона по туннельному механиз-
му). На основании данных о строении воды было определено, что от иона
Н3О

+ до молекулы воды протон проходит расстояние 0.86 · 10–8 см, что соот-
ветствует «перемещению» Н3О

+ в электрическом поле на 3.1 · 10–8 см.
Интересно, что подвижность ионов водорода в твердой воде (лед) на два

порядка выше, чем в жидкости. Это обусловлено тем, что структура льда
обеспечивает благоприятную для перескока протона упорядоченность рас-
положения молекул.

Аномально высокая подвижность иона гидроксила также может быть
объяснена эстафетным механизмом (перескок протона):

    (2.131)

Однако вследствие того, что протон в молекуле воды связан гораздо
более прочно, чем в ионе гидроксония, подвижность иона гидроксила оказы-
вается ниже по сравнению с подвижностью иона водорода.

Описанный механизм миграции ионов водорода и гидроксила хорошо
объясняют малые значения кинетических чисел гидратации, которые рас-
считываются из экспериментов с переносом ионов (например, метод Гит-
торфа). Для разбавленных растворов кислот и щелочей (с < 1 моль/л) числа
гидратации существенно меньше единицы. Такой результат говорит о том,
что ионы водорода и гидроксид-ионы практически не переносят воду при сво-
ем движении, хотя все статические методы указывают на значительную
гидратацию этих ионов. Получающаяся разница свидетельствует в пользу
эстафетного механизма переноса. В достаточно концентрированных раство-
рах кислот доля протонов, перемещающаяся аномальным образом, умень-
шается, и напротив, доля переносимого заряда непосредственно ионами гид-
роксония Н3О

+ возрастает.
Рассмотренный механизм не является бесспорным, и в работах ряда

ученых он получил новое развитие. Так, согласно схеме Берналла, перенос
протона осуществляется через группы ассоциированных молекул воды:
при так называемом крокетном механизме за счет коллективного пере-
ключения связей реализуется значительное «перемещение» Н3О

+.

2. Явления переноса в электролитических средах
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2.3. Расплавы и твердые электролиты

2.3.1. Электропроводность расплавов
Большие значения электропроводности расплавов многих неорганичес-

ких соединений свидетельствуют о том, что основными составными час-
тями их являются ионы. Такие расплавы называют ионными жидкостями.
Расплавы неорганических веществ условно можно подразделить на две
группы: 1) расплавы солей и их смесей; 2) расплавы оксидов и их смесей.
Эти группы заметно различаются по температурам плавления: для распла-
вов первой группы она, как правило, значительно меньше.

Расплавы солей. Хотя структурные рентгенографические исследования
расплавленных солей показывают, что расстояние между противоположно
заряженными ионами в них остается практически таким же, как и в твер-
дом веществе, процесс плавления сопровождается увеличением объема при-
мерно на 10–25 %. Такое изменение объема объясняют появлением пустот
в структуре ионного расплава. Модель идеального кристалла подразумева-
ет наличие в нем дальнего порядка, реализуемого на большие расстояния
путем трансляционной симметрии. С энергетической точки зрения, составляю-
щие кристалла находятся в потенциальных ямах – узлах кристаллической
решетки и могут совершать только колебательные движения. Энергия ионов
при температуре, превышающей точку плавления, становится достаточной
для преодоления потенциального барьера, и ионы могут покидать узлы
решетки за счет теплового движения. В жидком состоянии структура харак-
теризуется так называемым ближним порядком, при котором упорядоче-
ние сохраняется только для ближайшего расположения ионов, а во второй
и последующих координационных сферах оно в значительной степени наруша-
ется. Составляющие расплав ионы непрерывно перемещаются, и вследствие
этого пустоты образуются и исчезают, увеличиваются или уменьшаются
в размере. Усредненный размер пустот близок к среднему размеру ионов,
составляющих кристалл.

Многие физические свойства расплавленных веществ, и в том числе
электропроводность, зависят от типа химической связи, реализующейся
в твердом состоянии. Соли, в которых химическая связь в кристалле явля-
ется преимущественно ионной (например, хлориды щелочных и щелочнозе-
мельных металлов), характеризуются высоким значением электропровод-
ности в расплавленном состоянии. В то же время расплавы родственных
веществ с ковалентной связью (в частности, такие хлориды, как BCl3, SiCl4,
TiCl4, PCl5 и др.) характеризуются очень большими значениями электричес-
кого сопротивления и, скорее, могут быть отнесены к диэлектрикам.

Электропроводность хорошо проводящих расплавленных солей несколь-
ко выше, чем электропроводность водного раствора того же электролита.

2.3. Расплавы и твердые электролиты
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Например, удельная электропроводность расплава NaCl при 850 °С равна
3.57 См/см, тогда как максимальное значение удельной электропроводнос-
ти водного раствора хлорида натрия при комнатной температуре чуть больше
0.2 См/см. Такое сравнение несколько условно, так как температуры существен-
но различаются, а электропроводность водных растворов еще и зависит
от концентрации раствора. Для сравнения электропроводности различных
расплавленных солей, как и водных растворов, часто используют эквивалент-
ную электропроводность. Сложность сравнения электропроводностей различ-
ных расплавов заключается в том, что температуры плавления различных
веществ различны, а  заметно зависит от температуры. Известно, что наи-
более резкое увеличение электропроводности наблюдается сразу по достиже-
нии температуры плавления, когда происходит разрушение кристаллической
решетки и ионы могут практически безактивационно покидать регулярные
узлы. Поэтому одним из способов сравнения является сопоставление зна-
чения при температурах, превышающих температуру плавления каждой
из сравниваемых солей на 10 %.

В ряду расплавов хлоридов щелочных металлов (LiCl–NaCl–KCl–RbCl–
–CsCl) электропроводность уменьшается, что находится в согласии с урав-
нением (2.104) для подвижности ионов, так как кристаллографический ради-
ус катионов в этом ряду увеличивается. Напомним, что в случае растворов
эта зависимость будет прямо противоположной вследствие наличия гидрат-
ных оболочек у ионов.

При отсутствии других физико-химических процессов с ростом темпера-
туры электропроводность расплавов возрастает и, как правило, может быть
описана уравнением

 0 exp – ,E
RT

     
 

(2.132)

где E – энергия активации электропроводности, т. е. энергия, необходи-
мая для того, чтобы ион мог преодолеть взаимодействие с окружающими
ионами и совершить перескок в соседнюю позицию.

Вид зависимости log – 1/T может существенным образом отклоняться
от прямолинейного, что объясняется изменением структуры расплава при воз-
растании температуры. Таким образом, энергия активации проводимости тоже
зависит от температуры.

Расплавы оксидов. Существенным отличием оксидных систем явля-
ется то, что температуры плавления в них, как правило, существенно выше
(1000–3000 °С). Поэтому изучение оксидных расплавов является очень слож-
ной задачей с точки зрения проведения эксперимента, подбора материалов
электрохимических ячеек.

2. Явления переноса в электролитических средах



117

Удельная электропроводность многих оксидных расплавов достаточно вы-
сока. Например, значение æ  расплава смеси CaO–SiO2 (1 : 1) при 1700 °С
равно ~ 8 См/м. Электропроводность оксидных расплавов обычно возрас-
тает при увеличении температуры и содержания катионов с выраженным
металлическим характером. Температурная зависимость в координатах
lg – 1/T может быть представлена несколькими линейными участками.
Хорошее выполнение законов Фарадея при электролизе многих оксидных
расплавов указывает на их 100 %-ную ионную проводимость.

2.3.2. Ионная проводимость твердых веществ
Впервые ионная проводимость твердых кристаллических веществ была

продемонстрирована К. Тубандтом при помощи метода, аналогичного ме-
тоду Гитторфа для растворов электролитов. Классическим примером такого
эксперимента является опыт с -модификацией AgI, суть которого заключа-
ется в следующем. Три предварительно взвешенных цилиндрических таблет-
ки AgI зажимают между серебряным анодом и платиновым катодом извест-
ной массы, в цепь включают кулонометр и источник постоянного тока
(рис. 2.11). Через систему пропускают постоянный электрический ток, коли-
чество которого определяют с помощью кулонометра. После этого таблетки
и электроды разъединяют и взвешивают.

Рис. 2.11. Схема экспериментальной ячейки для определения чисел переноса
в твердых электролитах по методу Тубандта: К – кулонометр

К

Ag Ag
AgI

Было найдено, что масса серебряного анода после прохождения посто-
янного электрического тока уменьшается, а масса катода увеличивается
на одно и то же значение, которое совпадает с теоретически рассчитанным
по закону Фарадея. Масса таблеток AgI не изменяется. Процессы, протекаю-
щие на аноде и катоде, соответственно, можно представить уравнениями:

на аноде: Ag – e = Ag+, (2.133)
на катоде: Ag+ + e = Ag. (2.134)

2.3. Расплавы и твердые электролиты
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Иными словами, ионы серебра, образуясь на аноде, мигрируют под дей-
ствием электрического поля через таблетки AgI и восстанавливаются на ка-
тоде. Отсюда следует, что –AgI обладает униполярной катионной прово-
димостью, т. е. число переноса катиона равно единице, а число переноса
аниона – нулю.

Аналогичный опыт с хлоридом свинца PbCl2 показал наличие в нем
100 %-ной анионной проводимости. Твердые вещества с преобладающей
(по сравнению с электронной) ионной проводимостью называют твердыми
электролитами.

Круг веществ, которые можно отнести к твердым электролитам в до-
статочно большом интервале температур, сравнительно невелик. К ним от-
носятся в основном ионные кристаллы – галогениды и отчасти оксиды ме-
таллов с преобладающим ионным характером связи, некоторые сложные
композиции на их основе, а также кристаллические соли и стекла, содержа-
щие ионы щелочных металлов. В большинстве же твердых тел с промежу-
точным характером химической связи ионная проводимость или сравнима
с электронной проводимостью, или же вообще незаметна на ее фоне.

Поскольку ионная проводимость и диффузия в кристаллах реализуются
переносом одних и тех же частиц – ионов, очевидно, что в основе этих яв-
лений должен лежать единый механизм. В начале ХХ в. в естествознании
господствовали кристаллографические представления, согласно которым крис-
таллические твердые тела состоят из регулярно и достаточно плотно упа-
кованных атомов или ионов, занимающих все разрешенные позиции – узлы
кристаллической решетки. Такое представление не оставляло места сколь-
ко-нибудь плодотворным моделям процессов переноса вещества в кристал-
лах. В полностью заполненной кристаллической решетке транспортные
процессы могут осуществляться только путем непосредственного обмена
соседними атомами своими местами. Такой механизм еще мог бы как-то
объяснить диффузию в твердых телах, но никак не объясняет ионную про-
водимость. Действительно, обмен местами одноименно заряженных ионов
не приводит к переносу заряда, а обмен местами катиона и аниона требует
настолько больших затрат энергии (~15 эВ), что практически невозможен.

Существенный шаг к пониманию механизмов транспортных процессов
в твердых телах был сделан в 1920-х гг. Я. И. Френкелем и В. Шоттки,
которые в своих работах показали, что в любом кристалле при конечных
температурах должны существовать локальные нарушения регулярной крис-
таллической структуры – дефекты кристаллической решетки. Необходи-
мость наличия дефектов в кристаллах вытекает из простейших статисти-
ческих соображений. При любой конечной температуре средняя энергия
тепловых колебаний атомов конечна и недостаточна для выхода из равно-
весной позиции. Однако в результате флуктуаций всегда имеется некоторая
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вероятность того, что отдельные атомы получат энергию, достаточную
для создания локального нарушения регулярной кристаллической структу-
ры. Очевидно, что чем выше температура, тем выше должна быть степень
разупорядочения решетки.

По Френкелю, разупорядочение кристаллической решетки (например,
оксида МО) достигается переходом определенного количества атомов из ре-
гулярных узлов решетки в междоузлия, т. е. в такие позиции между узла-
ми, которые в идеальном кристалле не заняты. При этом возникают два типа
дефектов: междоузельные атомы (ионы) – Mi

 ∙∙ и незанятые узлы кристалли-
ческой решетки MV  , получившие название вакансий. Нижний индекс i око-
ло символа химического элемента означает нахождение данного атома (иона)
в междоузельной позиции (от interstitial), а точки означают эффективный
положительный заряд. Латинской буквой V обозначают вакансию, нижний
индекс показывает, в какой из подрешеток возникла вакансия, штрихами
обозначают эффективный отрицательный заряд вакантной позиции. Действи-
тельно, если ион металла покинул свою регулярную позицию, его валент-
ные электроны остались локализованными на бывших с ним по соседству
анионах. До выхода из своей позиции ион металла компенсировал избыточ-
ный отрицательный заряд окружавших его анионов, вакансия же не ком-
пенсирует этого заряда и потому считается эффективно отрицательно за-
ряженной частицей. Термодинамический подход к описанию дефектов по-
зволяет описать процессы их возникновения, используя так называемые
квазихимические реакции. Так, процесс образования дефектов по Френкелю
можно представить следующим образом:

 нуль = Mi
 ∙∙  + MV , (2.135)

где нуль – означает идеальный кристалл, т. е. все узлы заняты соответствую-
щими атомами (ионами). Константа равновесия такого процесса:

    
0 0 0

.. Ф Ф Ф
Ф M[M ][ ] exp – exp – exp ,i

G H SK V
RT RT R

              
     

(2.136)

где G0
Ф , H0

Ф  и S0
Ф  – это стандартные значения изменения энергии Гиббса,

энтальпии и энтропии в реакции образования дефектов (2.135).
Междоузельные атомы и вакансии, двигаясь по кристаллу, обусловли-

вают диффузию и ионную проводимость. Движение по кристаллу междо-
узельных атомов (ионов) осуществляется путем их перескоков по незаня-
тым междоузлиям, движение вакансий – путем последовательных переско-
ков в незанятый узел соседних атомов.

Внедрение атомов в междоузлия может происходить в кристаллах с до-
статочно неплотной упаковкой, при которой размеры междоузлий сравнимы
с размерами какого-либо из атомов, но затруднено в кристаллах с плотной
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упаковкой атомов. Поэтому несколько позднее Шоттки предложил другую
модель разупорядочения в твердых телах. По Шоттки, вакансии образуются
при выходе атомов (ионов) из узлов в глубине кристалла на поверхность.
В результате на поверхности происходит достраивание кристаллической ре-
шетки, а в объеме кристалла возникает эквивалентное количество вакансий
во всех подрешетках. В нашем примере возникают вакансии в подрешетке
металла MV   и в подрешетке кислорода VO

 ∙∙ . Соответствующую квазихими-
ческую реакцию такого процесса можно записать следующим образом:

 нуль = MV   + VO
 ∙∙ , (2.137)

а константу равновесия – соответственно так:

   
0 0 0

.. Ш Ш Ш
Ш M O[ ][ ] exp – exp – exp .G H SK V V

RT RT R
              
     

(2.138)

Типичным примером соединений с дефектами по Шоттки являются га-
логениды щелочных металлов.

Дефекты по Френкелю и дефекты по Шоттки возникают самопроизволь-
но при установлении термического равновесия в кристалле и носят назва-
ние собственных.

Уравнение для электропроводности твердого электролита легко полу-
чается из общих соотношений закона Ома (2.46) и силы тока (2.47):

    æ ,i i iz Fu c (2.139)
или с учетом уравнения Нернста–Эйнштейна (2.41):

  2æ ( ) ,i
i i

Dz F c
RT

 (2.140)

Зависимость коэффициента диффузии от температуры может быть
представлена в виде:

 0 exp – ,i
i i

UD D
RT

   
 

(2.141)

где Ui – это потенциальный барьер для перескока данного сорта дефекта
в соседнюю позицию.

Из уравнений (2.135) и (2.137) следует равенство концентрации соответ-
ствующих дефектов ..

M[ ] [ ]iM V   или ..
M O[ ] [ ]V V  . Предположим, что подвиж-

ными носителями заряда в рассматриваемом оксиде являются катионы, по-
средством вакансий их концентрацию можно выразить из уравнений (2.136) или
(2.138). Тогда, используя полученные выражения для концентрации носителей
заряда и уравнение (2.141), уравнение (2.140) можно преобразовать к виду:

 
0 0 0

2 Ш Ш Aæ ( ) exp – exp – exp – exp – ,
2 2

i i
i

D U H S ET z F A
R RT RT R RT

              
      

 (2.142)

2. Явления переноса в электролитических средах



121

здесь 0
A Ш

1 .
2iE U H    Логарифмируя уравнение (2.140), получим:

Aln(æ ) const – .ET
RT

 (2.143)

Поэтому линеаризации результатов удается получить в координатах
1ln(æ ) .T f
T
   
 

 Тангенс угла наклона в этих координатах называют темпе-

ратурным коэффициентом проводимости, он является комбинацией не-
скольких энергетических эффектов, связанных с возникновением дефектов
и их миграцией. Изменение наклона зависимости может свидетельствовать
об изменении типа носителей, ответственных за проводимость, или изме-
нении в структуре кристалла.

В классификации твердых электролитов материалы с собственной разупо-
рядоченностью выделяются в отдельную группу, но практического интереса
они не представляют, так как концентрация дефектов очень мала.

Кроме твердых электролитов с собственной разупорядоченностью вы-
деляются твердые электролиты с примесной разупорядоченностью и твердые
электролиты со структурной разупорядоченностью.

Существенного увеличения ионной проводимости можно достичь в твер-
дых растворах при гетеровалентном замещении катионов или анионов
при условии, что ни один из составляющих не склонен достаточно легко из-
менять свою степень окисления. Примером твердых растворов с примесными
катионами повышенной степени окисления может служить KCl, легирован-
ный ионами кальция. Двухзарядные ионы кальция будут создавать эффектив-
ный избыточный положительный заряд в решетке KCl. Компенсация этих
зарядов может быть осуществлена избыточными электронами, междоузель-
ными ионами хлора или же вакансиями в катионной подрешетке (эффектив-
ные заряды всех перечисленных дефектов равны –1). В первых двух случаях
плотность твердого раствора должна превышать плотность чистого кристалла
KCl, так как ион Ca2+ тяжелее и меньше по размеру, чем ион K+. Экспери-
ментально установлено, что при образовании твердого раствора происходит
уменьшение плотности, что свидетельствует в пользу третьего варианта
компенсации заряда. Растворение хлорида кальция в хлориде калия можно
представить следующей схемой:

  CaCl2   ×
K Cl KCa 2Cl .V   (2.144)

Классическим примером твердых электролитов с примесными катио-
нами пониженной степени окисления могут служить твердые растворы оксидов
щелочноземельных металлов в оксидах редкоземельных элементов (РЗЭ),

в решетку KCl
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или циркония, или оксидов РЗЭ в оксиде циркония. Все эти растворы явля-
ются кислородпроводящими твердыми электролитами, широко используе-
мыми в настоящее время в различных электрохимических устройствах.

Механизм образования вакансий кислорода, обеспечивающих высокую
проводимость по кислороду, можно представить следующими схемами:

CaО     ×
Zr O OCa O V    (2.145)

или

Y2О3     ×
Zr O O2Y 3O .V    (2.146)

Высокотемпературная -модификация иодида серебра представляет со-
бой простейший пример структурной разупорядоченности катионов. Структура
-AgI, установленная в 1934 г. Штроком, приведена на рис. 2.12. Ионы
йода, изображенные большими окружностями, образуют объемоцентриро-
ванную кубическую подрешетку. Между ними находится большое число
пустот, имеющих сравнимые размеры: 6 позиций, находящихся между дву-
мя анионами (двукратная координация), 12 позиций с четырехкратной коор-
динацией и 24 позиции с трехкратной. Таким образом, в элементарной ячейке
-AgI два иона серебра могут располагаться в 42 позициях, потенциальная
энергия которых различается незначительно на величину ~ kT. Поэтому ка-
тионы статистически распределены между этими позициями. Штрок весьма
образно представил структуру -AgI как жесткую подрешетку йода, погру-
женную в катионную жидкость. Разумеется, такое представление слишком
упрощенное, однако энергетическими расчетами было показано, что разре-
шенные позиции, тесно прилегая друг к другу, образуют в структуре -AgI
своеобразные кристаллографические туннели, по которым катионы могут
двигаться с небольшими затратами энергии, что и обусловливает высокую
электропроводность при сравнительно небольших температурах. Таким об-
разом, по механизму проводимости -AgI радикально отличается от рассмот-
ренных выше кристаллов с точечными дефектами, поскольку здесь в пере-
носе участвуют не отдельные дефекты решетки, а вся совокупность катио-
нов, аналогично жидкости.

 В настоящее время найдено много твердых электролитов со структурной
разупорядоченностью (называемых также суперионными проводниками)
на основе иодида серебра. Зачастую изменение электропроводности осу-
ществляется скачкообразно, что соответствует структурному фазовому пере-
ходу от низкопроводящего к высокопроводящему состоянию. Описаны
фазы состава: Ag3SI, в системе AgI–Ag3PO4 существует устойчивое соедине-
ние Ag7I4PO4, в системе AgI–Ag4P2O7 – соединение Ag19I15P2O7, в системе

в решетку ZrO2

в решетку ZrO2
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AgI–Ag2WO4 – соединение Ag6I4WO4. Все они являются проводниками
по ионам серебра. Самой высокой проводимостью по серебру обладают электро-
литы группы MAg4I5, где M = Rb, K или NH4. Фазовый переход в кубичес-
кую высокопроводящую фазу происходит уже при –151 °С. Электропровод-
ность этих фаз при 20 °С составляет 0.2 См/см, а подвижность ионов в 30 раз
больше, чем в NaCl при 780 °С. Элементарная ячейка высокотемператур-
ной модификации MAg4I5 содержит 4 формульные единицы, где 20 ионов
йода размещены подобно атомам марганца в -Mn. Такое расположение
образует 4 искаженных анионных октаэдра, в центрах которых расположе-
ны ионы М+. Ионы серебра размещаются в позициях трех разных типов:
8 имеют трехкратную координацию, 24 – четырехкратную, 24 – двукрат-
ную. Таким образом, 16 ионов серебра распределены (хотя и неравномерно)
по 56 позициям, что и обусловливает высокую проводимость этих фаз.

Структурная разупорядоченность анионной подрешетки была обнару-
жена в ряде фторидов двух- и трехвалентных металлов. Поведение фторидов
иттрия и лютеция, например, аналогично системам со структурной разупо-
рядоченностью катионов. При относительно высоких температурах они ис-
пытывают полиморфное превращение из орторомбической в гексагональ-
ную структуру, сопровождающееся сильным (в несколько сотен раз) увели-
чением электропроводности.

 Среди других наиболее широко известных твердых электролитов
со структурной разупорядоченностью следует отметить силикаты лития (про-
водимость по литию), алюмосиликаты натрия и калия, а также -глинозем
(-Al2O3) – семейство полиалюминатов одновалентных металлов, получив-

Рис. 2.12. Элементарная ячейка -AgI:
1 – позиции Ag+ с двукратной координацией;

2 – позиции Ag+ с четырехкратной координацией;
3 – позиции Ag+ с трехкратной координацией
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ших применение в электрохимической практике благодаря удачному соче-
танию химических, керамических и электролитических характеристик, а также
возможности их широкого варьирования (проводимость по ионам щелочных
металлов).

Температурные зависимости электропроводности различных твердых
электролитов представлены на рис. 2.13.

Контрольные вопросы и задания

1. Дайте определение следующим понятиям: «поток», «плотность потока», «диф-
фузия», «конвекция», «миграция». Сформулируйте принципы линейности и взаим-
ности потоков Онзагера, проиллюстрируйте их примерами. Выведите математичес-
кое выражение второго закона Фика. Каков физический смысл коэффициента диф-
фузии? Получите связь кинетического коэффициента для потока, описывающего
массоперенос, с коэффициентом диффузии. Приведите выражение для электрохи-
мического потенциала и объясните необходимость введения этой величины.

2. Дайте определение понятиям «удельная электропроводность» и «эквивалент-
ная электропроводность». Чем объясняется экстремальный характер зависимости
удельной электропроводности от концентрации растворов электролитов? На чем осно-
ван выбор ячейки для экспериментального изучения электропроводности растворов
электролитов? Сформулируйте законы Кольрауша. Как зависит электропроводность
от температуры, природы растворителя, заряда и радиуса ионов?

Рис. 2.13. Температурные зависимости проводимости
некоторых твердых электролитов
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3. С чем связано электрофоретическое и релаксационное торможение ионов, дви-
жущихся под действием электрического поля? Объясните эффекты Вина и Дебая–Фаль-
кенгагена.

4. Сформулируйте законы электролиза Фарадея и запишите формулу для обоб-
щенного закона. С чем связаны количественные отклонения от законов электролиза?
Что такое выход по току и как его можно рассчитать?

5. Дайте определение понятию «число переноса иона». Какова зависимость чисел
переноса ионов от концентрации электролита? Какие экспериментальные методы
определения чисел переноса вам известны?

6. Чем обусловлена аномально высокая подвижность ионов гидроксония и гид-
роксила?

7. Как зависит электропроводность расплавов от температуры?
8. Перечислите типы твердых электролитов. Приведите примеры катионных и ани-

онных проводников.
9. Расположите растворы Li2SO4, Na2SO4, K2SO4, Rb2SO4 в порядке возрастания

электропроводности, считая растворы предельно разбавленными. Составьте аналогич-
ный ряд для расплавов этих солей.

10. Как будут изменяться числа переноса анионов в ряду водных предельно раз-
бавленных растворов Li2SO4, Na2SO4, K2SO4, Rb2SO4?

11. Почему в растворах электролитов подвижность анионов, как правило, больше,
чем подвижность катионов, а в расплавах наблюдается обратная картина?

12. Удельная электропроводность 0.135 моль/л раствора пропионовой кислоты
С2Н5СООН равна 0.0479 См/м. Рассчитайте эквивалентную электропроводность раст-
вора, константу диссоциации кислоты и рН раствора, если предельные подвижности
H+ и C2H5COO– равны 349.8 См  см2/моль и 37.2 См см2/моль соответственно.

13. В ячейке с инертными электродами ведут электролиз и через равное время
определяют удельную проводимость электролита. Постройте график æ  =  f (время)
для случая электролиза водных растворов:

а) HCl; в) CuSO4;
б) KCl; г) KOH.

14. Почему график зависимости lg = f (lg c) для слабых электролитов представля-
ет собой прямую линию? Чему равен угловой коэффициент этой прямой?

15. Удельная электропроводность насыщенного раствора ВаСО3 в воде при 18 °С рав-
на 4.54 · 10–4 См/м. Удельная электропроводность воды составляет 4.5 · 10–5 См/м. По-
движности ионов Ba2+ и CO3

2  – при 18 °С равны соответственно 55 и 66 См см2/моль-экв.
Рассчитайте растворимость ВаСО3 в воде при 18 °С в моль/л, считая соль полностью
диссоциированной, а подвижности ионов равными подвижностям при бесконечном
разведении.

16. Рассчитайте удельную электропроводность абсолютно чистой воды при 25 °С.
Ионное произведение воды при 25 °С равно 10–14. Данные о подвижностях ионов H+

и OH– при бесконечном разведении возьмите из справочника.

Контрольные вопросы и задания
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17. В чем сущность метода определения чисел переноса по Гитторфу. Составьте
материальный баланс для ячейки с тремя пространствами, в которой происходит
электролиз CuCl2:

а) Cu-электроды;
б) графитовые электроды;
в) Cu-анод, Pt-катод.
18. Составьте материальный баланс в католите и анолите при проведении опыта

в аппарате Гитторфа с инертными электродами в растворах:
а) NaCl; г) KOH;
б) Na2SO4; д) H2SO4;
в) CuSO4; е) AgNO3.
19. Какой объем 0.15 моль-экв/л раствора нужно залить в сосуд с электродами

на расстоянии 1 см, чтобы измеренная удельная электропроводность была равна экви-
валентной электропроводности раствора?

20. Эквивалентная электропроводность раствора KCl при бесконечном разведе-
нии и температуре 298 K равна 149.9 См  см2/моль-экв. Число переноса K+ в этом
растворе равно 0.497. Рассчитайте абсолютную скорость движения хлорид-аниона
Cl– (см2/(В  с)) в данном растворе.

21. 100 мл 0.1 н водного раствора HCl титруют 0.1 н раствором NaOH, измеряя
при этом электропроводность. Нарисуйте график зависимости электропроводности
раствора от количества добавленного NaOH.

22. Нарисуйте график зависимости «электропроводность – объем щелочи»
при кондуктометрическом титровании смеси муравьиной и соляной кислот раство-
ром NaOH.

23. Абсолютные подвижности ионов Na+ и Cl– в 0.1 моль-экв/л растворе хлорида
натрия в воде при температуре 298 К соответственно равны 42.6 · 10–5 см2/(В  с)
и 68.0 · 10–5 см2/(В  с). Рассчитайте удельную электропроводность этого раствора.

24. Через водный раствор KОН пропустили 1 F (Фарадей) (96 487 Кл) электри-
чества. Какие продукты и в каких количествах выделятся на катоде и на аноде?

25. При электролизе раствора Na2SO4 на катоде выделилось 4 г водорода. Сколь-
ко граммов кислорода выделится при этом на аноде?

26. Через цепь, содержащую последовательно включенные серебряный кулоно-
метр и ячейку с раствором серной кислоты, пропустили постоянный электрический
ток. В результате в кулонометре выделилось 1.07 г серебра.

а) Сколько грамм водорода выделится на катоде ячейки при выходе по току 100 %?
б) Сколько грамм водорода выделится на катоде ячейки при выходе по току 90 %?
в) Сколько грамм кислорода выделится на аноде ячейки при выходе по току 100 %?
г) Сколько грамм кислорода выделится на аноде ячейки при выходе по току 80 %?
27. Во сколько раз надо увеличить силу тока по сравнению с теоретической, что-

бы за то же время получить 16 г кислорода при электролизе воды, если выход по току
составляет 80 %?

2. Явления переноса в электролитических средах



1273. ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИЕ РАВНОВЕСИЯ
«ЭЛЕКТРОД–ЭЛЕКТРОЛИТ».

ГАЛЬВАНИЧЕСКИЕ ЭЛЕМЕНТЫ

3.1. Общая характеристика
электрохимических систем

Центральным вопросом электрохимии является определение законо-
мерностей преобразования химической энергии в электрическую и решение
обратной задачи – каким образом электрическая энергия может быть транс-
формирована в энергию химических превращений. Поэтому нас будут ин-
тересовать окислительно-восстановительные реакции, в которых происхо-
дит передача электронов.

Рассмотрим протекающую в растворе окислительно-восстановительную
реакцию, например:

  2Fe2+ + Sn4+ = 2Fe3+ + Sn2+. (3.1)

Если этот процесс происходит в некотором ограниченном реакционном
пространстве, то направления перескоков электронов между сталкивающи-
мися ионами будут хаотическими, следовательно, суммарное направленное
движение заряда (электрический ток), а значит, и электрическая работа бу-
дут отсутствовать. При этом длина пути каждого перескакивающего элект-
рона будет очень мала. В результате всe изменение внутренней энергии U
(или энтальпии H) системы будет проявляться в виде теплового эффекта
реакции:

   U = QV или H = Qp. (3.2)

Электрическая энергия проявляется в форме протекания  э л е к т р и -
ч е с к о г о  т о к а  – направленного движения заряженных частиц (на-
правленный перенос заряда). Следовательно, если целью является получе-
ние электрического тока за счет протекания какой-либо окислительно-вос-
становительной реакции, то необходимо разнести в пространстве и отделить
восстановитель, отдающий электроны, от окислителя, принимающего их,
создав возможность направленного переноса этих электронов по опреде-
ленному внешнему пути (например, металлический проводник). В этом случае
возможность непосредственных хаотических столкновений ионов в реак-
ционном пространстве заменяется контактом каждого из них (ионный про-
водник) с металлическим электродом, носителем электронов. При этом поток
зарядов в цепи должен быть непрерывным, а для этого необходимо, чтобы
пространственно разнесенные окислитель и восстановитель были электри-
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чески соединены не только проводником первого рода (внешняя цепь), но
и еще одним, дающим возможность переноса ионов (проводник второго рода).
На рис. 3.1 изображена схема электрохимической системы и ее составные
части:  э л е к т р о л и т ы  –  это фазы, содержащие реагирующие веще-
ства или часть из них, находящиеся в ионизированном (ионном) состоянии;
э л е к т р о д ы  –  контактирующие с электролитами металлы, которые
одновременно могут выступать и в качестве участников реакции; провод-
ник первого рода, обеспечивающий внешний контакт между электродами
(внешняя цепь). Электролитом может служить любая среда, обеспечиваю-
щая возможность ионной проводимости: водные растворы одного или не-
скольких веществ, расплавы солей, твердые электролиты либо даже иони-
зированные газы. Однако если рассматривать электрохимическую систему
как последовательность проводников первого и второго рода, то ионизиро-
ванный газ не может быть признан тем или другим, так как обычно обла-
дает смешанной электронно-ионной проводимостью, и его участие может
и не приводить к так называемым электрохимическим процессам. Следует
также отметить, что по причинам, объяснение которым будет дано позже,
правильно разомкнутой электрохимической цепью является такая, на концах
которой расположены металлы одной химической природы (см. рис. 3.1).

Рис. 3.1. Общая схема электрохимической системы

М1

М1

М2

L1 L2

Все электрохимические системы можно подразделить на две группы:
а) гальванические элементы, производящие электрическую энергию за счет
протекающих в них процессов; б) электролизеры (или электролитические
ванны), в которых за счет внешней электрической энергии протекают хими-
ческие превращения.

Электрод, на котором происходит процесс восстановления, в электро-
химии принято называть катодом, а тот, на котором происходит окисле-
ние, – анодом. В случае работы электрохимической системы в режиме

3. Электрохимические равновесия «электрод–электролит»
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электролизера катод будет иметь отрицательный знак (подвод электронов
от внешнего источника для реакции восстановления), а анод – положитель-
ный (акцептор электронов для протекания реакции окисления). Если элект-
рохимическая система работает как гальванический элемент, то электроны
на катоде в результате процесса восстановления поглощаются соответствую-
щими частицами (ионы или молекулы) и он заряжается положительно,
в то время как на аноде в процессе окисления электроны высвобождаются,
заряжая последний отрицательно.

3.1.1. Основы термодинамики электрохимических систем
Полный дифференциал функции Гиббса для системы, в которой наряду

с химической работой (протекание химической реакции) может осуществ-
ляться и электрическая работа (т. е. реализуется направленное перемеще-
ние заряженных частиц), имеет следующий вид:

   d – d d d d .i i i
i i

G S T V p n q       (3.3)

В условиях T, p = сonst, представляя заряд, переносимый частицами
i-го сорта, как qi = zieNAni = ziFni, где F = eNA – это константа, называе-
мая числом Фарадея, уравнение (3.3) упрощается:

d d d ( )d .i i i i i i i
i i i

G n z F n z F n          (3.4)

Выражение в скобках отражает обобщенное действие химических
и электрических сил и называется электрохимическим потенциалом:

   .i i iz F     (3.5)
Тогда условием равновесия в электрохимической системе при Т, p = сonst

следует считать выражение
  d d 0.i i

i
G n    (3.6)

В интегральной форме это уравнение имеет вид:

  0.i i
i

G n      (3.7)

Рассмотрим электрохимическую систему, в которой протекает некая
гипотетическая окислительно-восстановительная реакция:

A B L M
А B L Mν А + ν B = ν L + ν M ,z z z z (3.8)

и которая, в свою очередь, может быть разделена на составляющие ее
процессы окисления и восстановления:

 A L
А Lν А – e = ν L ,z zz (3.9)

 B M
B Mν B e = ν M .z zz (3.10)

3.1. Общая характеристика электрохимических систем
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Изменения чисел молей ni участников реакций (3.8), (3.9) и (3.10)
в уравнении (3.7) примут значения стехиометрических коэффициентов i,
и с учетом этого его можно преобразовать следующим образом:

( ) 0.i i i i i i
i i i

z F           (3.11)

Первое слагаемое уравнения (3.11) представляет собой изменение энер-
гии Гиббса реакции (3.8), которое можно обозначить G(3.8). Алгебраичес-
кая сумма произведений i iz  дает количество электронов z, участвуующих
в электрохимическом процессе (реакции (3.9) и (3.10)), и с учетом этого
уравнение (3.11) можно записать следующим образом:

  G(3.8) = –zF. (3.12)
Полученное уравнение показывает количественную связь преобразова-

ния энергии химического взаимодействия по реакции (3.8) в электрическую
энергию. В системе, находящейся в состоянии электрохимического равно-
весия, необязательно должно соблюдаться условие химического равновесия

d 0i i
i

n   
 
 , справедливое для обычных химических реакций, или про-

исходить выравнивание электрических потенциалов ( = 0), реализую-
щееся в простых физических схемах. Сохраняющиеся разности химичес-
ких потенциалов (G(3.8) 0) и электрических потенциалов (  0) оказыва-
ют компенсирующее действие.

Используя уравнение изотермы химической реакции:

   
L М

А В

ν ν
0 L М

ν ν
А В

ln ,a aG G RT
а а

    (3.13)

уравнение (3.12) можно преобразовать к известному уравнению Нернста:

  
L М A B

А В L M

ν ν ν ν0
0L М A B

ν ν ν ν
А В L M

– – ln ln .G RT a a RT a aЕ
zF zF а а zF а а


      (3.14)

Одной из основных отличительных черт электрохимической системы
является пространственное разделение участников суммарной электро-
химической реакции (3.8) на полуреакции (3.9) и (3.10), каждая из которых
происходит на отдельном электроде. В соответствии с этим общее значе-
ние E, характеризующее всю электрохимическую систему в целом, распа-
дается на две составляющие, каждая из которых характеризует изменение
химической энергии на каждом из электродов:

   E = 1 + 2 (3.15)
или

  
A B

L M

ν ν
0 0A B
1 2ν ν

L M

ln ln .RT a RT aЕ
zF а zF а

        (3.16)
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Отсюда следует, что выражение для каждого из электродных потенциалов
имеет такой же вид, как и для всей электрохимической системы в целом:

A

L

ν
0 A

1 1 ν
L

ln ,RT a
zF а

    (3.17)

B

M

ν
0 B

2 2 ν
M

ln .RT a
zF а

    (3.18)

Так же как невозможно вычислить абсолютное значение химического
потенциала какого-либо компонента, невозможно измерить и абсолютное
значение электрического потенциала отдельного электрода. Экспериментально
можно лишь определить общее значение E, т. е. сумму (разность) элект-
родных потенциалов, но не потенциал каждого из электродов в отдельнос-
ти. В таких случаях обычно выбирают некоторую точку отсчета, прини-
мая ее за условный нуль, относительно которой выстраивают соответствую-
щую шкалу. Нернстом было предложено считать такой точкой отсчета
п о т е н ц и а л  в о д о р о д н о г о  э л е к т р о д а,  представляющего
собой платиновую пластину, омываемую потоком газообразного водорода
(p = 1 атм), опущенного в раствор с единичной концентрацией ионов водо-
рода. Применяемая в настоящее время шкала отличается от нернстовской
тем, что в ней для водородного электрода, взятого за точку отсчета, вместо
концентрации и давления используют единичные активность и фугитивность.

Другой проблемой при определении значения потенциала электрода
является выбор направления процесса. Использование одной и той же точки
отсчета приводит к одинаковым числовым значениям потенциала по абсо-
лютной величине, но соответствует противоположным знакам для одного
и того же электрода при изменении направления процесса с прямого
на противоположное. Именно такая противоречивость в знаках потенциа-
лов для одинаковых электродов возникла в системах, принятых в Европе
и США.

3.1.2 Международная конвенция
об ЭДС и электродных потенциалах
В 1953 г. на съезде Международного союза по чистой и прикладной

химии в Стокгольме была принята конвенция, которая рекомендовала при-
менять систему знаков, используемую в Европе. Прежде чем сформулиро-
вать правила знаков, рассмотрим принятые правила записи электрохими-
ческих систем. Схема записи гальванического элемента следующая: сначала
указывается материал одного из электродов, затем состав контактирую-
щего с ним раствора, далее состав раствора, контактирующего со вторым

3.1. Общая характеристика электрохимических систем
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электродом, и, наконец, материал второго электрода. Граница раздела элект-
рода с раствором обозначается вертикальной чертой. Граница раздела разных
электролитов представляется двойной вертикальной чертой в случае устра-
нения диффузионного потенциала и пунктирной чертой при наличии диффу-
зионного потенциала. Если раствор или электрод содержат в своем составе
более одного вещества, их разделяют запятыми. Например,

   Pt, H2 HCl CuCl2 Cu (3.19)

представляет собой элемент, составленный из водородного электрода (плати-
новая пластина, покрытая мелкодисперсной платиной, омываемая потоком
водорода), погруженного в раствор соляной кислоты, и медного электрода,
погруженного в раствор хлорида меди. Электрический контакт между раство-
рами соляной кислоты и хлорида меди осуществляется с помощью солевого
мостика, заполненного чаще всего раствором KCl. Часто вместо формул
веществ, находящихся в растворах, записывают только ионы, участвующие
в электродных реакциях:

    Pt, H2 H
+ Cu2+ Cu. (3.20)

Для определения знака и значения условного потенциала в водородной
шкале используют гальванические ячейки, составленные из водородного
электрода (записывается всегда слева) и испытуемого электрода (записыва-
ется справа). ЭДС системы приравнивают к условному потенциалу правого
электрода и считают положительной, если электрический ток внутри цепи
течет слева направо, и отрицательной при противоположном течении тока.
Следует отметить, что в физике исторически направление тока определяет
движение положительных зарядов. Иными словами, при положительном зна-
чении ЭДС внутри ячейки положительные заряды движутся слева направо
(от водородного электрода к медному), а вследствие того, что цепь не мо-
жет быть разомкнутой, во внешней цепи эти положительные заряды должны
переноситься справа налево (от меди к платине). Такое движение положи-
тельных зарядов во внешней цепи эквивалентно движению отрицательных
зарядов (электронов в металлическом проводнике) в противоположном на-
правлении.

Химическую реакцию, протекающую в гальваническом элементе, можно
записать следующим образом:

    H2 + Cu2+ = 2H+ + Cu. (3.21)

Процесс, протекающий на испытуемом медном электроде, описывается
уравнением

    Cu2+ + 2e = Cu0, 2+
0
Cu /Cu

= 0.337 B. (3.22)

3. Электрохимические равновесия «электрод–электролит»
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Из опыта известно, что при контакте с водородным электродом на мед-
ном электроде происходит реакция восстановления, т. е. в данном элементе
медный электрод будет являться катодом (процесс восстановления), а водо-
родный – анодом (окисление). Иначе обстоит дело, если в паре с водород-
ным электродом использовать, например, цинковый электрод, погруженный
в раствор соли цинка:

    Pt, H2 H
+ Zn2+ Zn. (3.23)

Формально при положительном направлении тока процесс должен быть
записан следующим образом:

    H2 + Zn2+ = 2H+ + Zn. (3.24)

Однако из опыта известно, что в самопроизвольно протекающем про-
цессе цинк вытесняет водород из растворов разбавленных кислот, т. е. процесс
идет в противоположном направлении. Поэтому условный потенциал цин-
кового электрода (в водородной шкале) отрицателен:

   Zn2+ + 2e = Zn0, 2+
0
Zn /Zn

= – 0.763 B. (3.25)

Аналогичным образом можно определить значение и знак условного
потенциалa любого электрода, например:

Li+ + e = Li0, +
0
Li /Li

= – 3.045 B, (3.26)

    Fe3+ + 3e = Fe0, 3+
0
Fe /Fe

= – 0.036 B, (3.27)

    Fe3+ + e = Fe2+, 3+ 2+
0
Fe /Fe

= 0.771 B, (3.28)

 –
2

– 0
2 Cl /Cl

1 Cl + e = Cl , = 1.360 B.
2

 (3.29)

Тогда уравнение Нернста для условного потенциала электрода в об-
щем виде можно представить следующим образом:

    
B

B M M

ν
0

νB /M
Red

ln ,z z
OxaRT

zF а
    (3.30)

где aOx и aRed – активности окисленных и восстановленных форм; B
и M – стехиометрические коэффициенты в уравнении полуреакции (3.10)
соответственно.

Понятно, что чем положительнее значение потенциала электрода, тем
энергетически выгоднее будет протекать процесс восстановления, и наобо-
рот, более отрицательные значения потенциала свидетельствуют о боль-
шей выгодности процесса окисления на данном электроде. Таким образом,
электродный потенциал является энергетической мерой способности про-

3.1. Общая характеристика электрохимических систем



134

текания на электроде процессов окисления-восстановления. В элементе, со-
ставленном из двух электродов, катодом будет служить тот, потенциал
которого имеет более положительное значение.

3.2. Классификация электродов

Условно все электроды подразделяют на несколько групп.

3.2.1. Электроды первого рода
Э л е к т р о д а м и  п е р в о г о  р о д а   называются такие элект-

роды, в которых равновесие между электродом и электролитом устанавли-
вается только по одному сорту ионов. К этой группе относятся металлы,
погруженные в раствор собственной соли:

 Мz+ M0, (3.31)
   Mz+ + ze = M0. (3.32)

Потенциал такого электрода запишется следующим образом:

   
0

0 М
М /M М /M

M

lg .z

z z

aRT
zF а



     (3.33)

Учитывая, что активность чистого конденсированного вещества, в нашем
случае аMe, равна 1, уравнение (3.33) можно переписать в виде:

 0 0
М /M М /M М М /M М

2.303ln lg .z z z z z

RT RTa a
zF zF           (3.34)

Если при стандартных условиях (Т = 298 К) вычислить значение мно-
жителя

 
2.303 0.059,RT

F
 (3.35)

то формулу (3.34) можно записать следующим образом:

 0
М /M М /M М

0.059 lg .z z za
z      (3.36)

Приведем примеры электродов первого рода:
– серебро, погруженное в раствор нитрата серебра:

 AgNO3 р-р Ag0  или  Ag+ Ag0, (3.37)
   Ag+ + e = Ag0, (3.38)

   + + + +
0

Ag /Ag Ag /Ag Ag Ag
ln 0.799 0.059lg ;RT a a

F
      (3.39)
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– медь, погруженная в раствор сульфата меди:
    CuSO4 р-р Cu0  или  Cu2+ Cu0, (3.40)

 Cu2+ + 2e = Cu0, (3.41)

  2+ 2+ 2+ 2+
0

Cu /Cu Cu /Cu Cu Cu

0.059ln 0.337 lg .
2 2
RT a a

F
      (3.42)

К электродам первого рода стоит отнести и металлоидные электроды:

   M + ze = Mz–. (3.43)

Потенциал такого электрода запишется следующим образом:

0

– – – – – z–

–

0 0 0M
M/M M/M M/M M M/M M

M

0.059ln – ln – lg .z z z z z

z

aRT RT a a
zF a zF z

          (3.44)

Примером такого электрода может служить селеновый электрод:

  Se + 2e = Se2–, (3.45)

 2– 2–Se/Se Se

0.059– 0.92 – lg .
2

a  (3.46)

Следует отметить, что металлоидные электроды имеют гораздо мень-
шее распространение, чем металлические, а измерение их потенциалов
сопряжено с рядом сложностей, в частности, как правило, дополнительно
вводят металлический проводник из индифферентного металла.

Особое место среди электродов первого рода занимают так называе-
мые амальгамные электроды. Их зачастую выделяют в особый класс
электродов, хотя по формальным признакам их следует отнести к электро-
дам первого рода.

А м а л ь г а м н ы й  э л е к т р о д  представляет собой систему, со-
стоящую из амальгамы какого-либо металла, находящегося в контакте
с раствором, содержащим ионы этого металла:

   Мz+ M0, Hg. (3.47)

В простейшем случае потенциалобразующая реакция и уравнение
для вычисления потенциала представлены уравнениями (3.32) и (3.33) со-
ответственно. Очевидно, что в этом случае практически никогда нельзя
считать активность металла, растворенного в ртути, равной единице, и по-
этому упростить уравнения до вида (3.34) невозможно.

Однако в ряде случаев металл в амальгаме находится в форме ассоциа-
тов (Mem), и реакцию на электроде следует записать в виде:

    + 0
mmM + m e = M (Hg),z z (3.48)

3.2. Классификация электродов
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а следовательно, выражение для потенциала несколько изменится:

  + +
m m

m

m
0 M

M /M (Hg) M /M (Hg)
M (Hg)

ln .
m

z

z z

aRT
z F a


    (3.49)

3.2.2. Электроды второго рода
Э л е к т р о д а м и  в т о р о г о  р о д а  называются такие электро-

ды, в которых равновесие между электродом и электролитом устанавлива-
ется более чем по одному сорту ионов. Электрод второго рода представляет
собой систему, состоящую из металла, покрытого слоем его труднораство-
римого соединения (соль, оксид, гидроксид), погруженного в раствор, содер-
жащий тот же анион, что и труднорастворимое соединение. Общая схема
такого электрода может быть представлена следующим образом:

   Az– MA, M0, (3.50)
а устанавливающееся на электроде равновесие имеет вид:

    MA + ze = M0 + Az–. (3.51)
Потенциал электрода, в соответствии с уравнением Нернста, можно

записать так:

  – –

– 0

0 MА
MА, М/А MА, М/А

А М

ln .z z

z

RT a
zF a а

   


(3.52)

Приравнивая активности индивидуальных конденсированных фаз (ме-
талла М и твердого соединения МА) к единице, с учетом уравнения (3.35)
уравнение (3.52) можно упростить:

  – – z– – z–
0 0

MА, М/А MА, М/А А MА, М/А А

0.059– ln – lg .z z z

RT а а
zF z

     (3.53)

Окисленной формой здесь является труднорастворимое соединение МА,
а равновесие между фазами электролита и твердого электрода реализуется
как по катионам (активность ионов Mz+ в растворе хоть и очень мала, но
не равна нулю), так и по анионам, см. уравнение (3.51). Поэтому потенциал
такого электрода может быть также представлен и с учетом обратимости
по катионам, как это делалось для электродов первого рода:

  + +
0

M /M M /M M
ln .z z z

RT a
zF     (3.54)

Активность катионов труднорастворимого соединения в растворе мож-
но выразить через произведение активности LMA:

    +

–

МА
M

А

.z

z

Lа
a

 (3.55)
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Тогда выражение для потенциала электрода (3.54) можно преобразовать:

  + + –
0

MAM /M M /M A
ln – ln .z z z

RT RTL a
zF zF

    (3.56)

Значение потенциала электрода не зависит от формы его записи, поэто-
му левые части уравнений (3.53) и (3.56) можно приравнять друг другу,
откуда вытекает соотношение между стандартными потенциалами для элект-
рода первого и второго рода:

 z– +
0 0

MAMA, M/A M /M
ln .z

RT L
zF

    (3.57)

Значения потенциалов электродов второго рода легко воспроизводимы
и устойчивы, поэтому эти электроды часто используются в качестве стандарт-
ных электродов сравнения. Наиболее часто используемыми в практическом
применении являются хлорсеребряные, каломельные, ртутно-сульфатные,
ртутно-окисные и некоторые другие электроды. В качестве примеров элект-
родов второго рода рассмотрим перечисленные выше.

Х л о р с е р е б р я н ы й  э л е к т р о д  представляет собой серебря-
ную проволоку, покрытую хлоридом серебра, погруженную в раствор хло-
рида калия:

   Cl– AgCl, Ag, (3.58)
равновесие на электроде описывается уравнением реакции

     AgCl + e = Ag + Cl–, (3.59)
а его потенциалу отвечает уравнение

– – – –
0

AgCl, Ag/Cl AgCl, Ag/Cl Cl Cl
– ln 0.2224 – 0.059lg .RT a a

F
    (3.60)

К а л о м е л ь н ы й  э л е к т р о д  представляет собой ртуть, покры-
тую пастой из смеси каломели (Hg2Cl2) и ртути, находящуюся в контакте
с раствором хлорида калия:

  Cl– Hg2Cl2, Hg. (3.61)
Соответствующая электродная полуреакция и выражение для потенци-

ала электрода:
  Hg2Cl2 + 2e = 2Hg + 2Cl–, (3.62)

    – – – –
2 2 2 2

0 2
Hg Cl , Hg/Cl Hg Cl , Hg/Cl Cl Cl

– ln 0.2678 – 0.059lg .
2
RT a a

F
    (3.63)

Наиболее часто в практике используются каломельные электроды,
в которых концентрация хлорида калия отвечает насыщенному раствору
( = 0.2415 В), 1.0 н ( = 0.2812 В) или 0.1 н ( = 0.3341 В) растворам.

3.2. Классификация электродов
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Р т у т н о - с у л ь ф а т н ы й  э л е к т р о д  аналогичен каломельному
с той лишь разницей, что ртуть покрыта пастой из смеси ртути и сульфата
ртути (I):

 SO4
2 – Hg2SO4, Hg. (3.64)

Потенциалобразующая реакция и выражение для потенциала электрода:
  Hg2SO4 + 2e = 2Hg + SO4

2 –, (3.65)

   2– 2– 2– 2–
2 4 4 2 4 4 4 4

0
Hg SO , Hg/SO Hg SO , Hg/SO SO SO

0.059– ln 0.6156 – lg .
2 2
RT a a

F
     (3.66)

Р т у т н о - о к и с н ы й  э л е к т р о д  относится к так называемым
металлоксидным электродам, поскольку в качестве аниона труднораство-
римого соединения здесь выступает гидроксид-ион. Схема такого электрода
запишется следующим образом:

   OH– HgO, Hg, (3.67)
а реакции, отражающие равновесие на электроде и его потенциал, будут соот-
ветственно выглядеть так:

HgO + H2O + 2e = Hg + 2OH–, (3.68)

     – – –
0 2

HgО, Hg/OH HgO, Hg/OH OH
– ln .

2
RT a

F
   (3.69)

Подобно тому как электрод второго рода с труднорастворимой солью
можно сопоставить с электродом первого рода соответствующего металла,
так и металлоксидный электрод можно свести к водородному. Активность
гидроксид-ионов можно связать с активностью ионов водорода через ионное
произведение воды:

   + –H OH
.K a a   (3.70)

Выразив активность гидроксид-ионов из уравнения (3.70) и подставив
ее в (3.69), получим:

    – – +
0

HgО, Hg/OH HgO, Hg/OH H
– ln ln .RT RTK a

F F    (3.71)

Учитывая, что +H
pH – lg a  и подставляя численные значения констант

при 298 K, получаем:

  –HgО, Hg/OH
0.92 – 0.059 рН.   (3.72)

Таким образом, помимо гидроксид-ионов также и ионы водорода явля-
ются потенциалобразующими. Ртутно-окисный электрод может быть исполь-
зован в качестве сравнительного в щелочных растворах или в качестве ин-
дикаторного для определения pH раствора.

3. Электрохимические равновесия «электрод–электролит»
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3.2.3. Окислительно-восстановительные электроды
К окислительно-восстановительным электродам (редокси-электродам)

относятся такие, в которых окисленные (Ox) и восстановленные (Red) формы
соответствующей полуреакции находятся в одной фазе (растворе), а элект-
роны подводятся (отводятся) через инертный металлический проводник
(чаще всего – платину). Схема такого электрода и равновесие на нем запи-
сываются соответственно следующим образом:

   Ox, Red Pt, (3.73)
      Ox + ze = Red. (3.74)

Потенциал окислительно-восстановительного электрода записывают сле-
дующим образом:

  0
, , ln Ox

Re d Ox Re d Ox
Re d

aRT .
F a

    (3.75)

Различают простые и сложные редокси-электроды. В простых изменяют-
ся лишь заряды ионов в окисленной и восстановленной формах, например:

  Cu2+ + e = Cu+, (3.76)
  Fe3+ + e = Fe2+, (3.77)
  Ce4+ + e = Ce3+, (3.78)
MnO4

–  + e = MnO4
2 –. (3.79)

В сложных электродах помимо зарядов изменяется и химический со-
став ионов (молекул):

    SO4
2 – + H2O + 2e = SO3

2 – + 2OH–, (3.80)
  HCOOH + 2H+ + 2e = HCOH + H2O, (3.81)
     ClO– + H2O + 2e = Cl– + 2OH–. (3.82)

Потенциалы простых редокси-электродов можно связать с потенциала-
ми соответствующих электродов первого рода. Рассмотрим эту связь на при-
мере электрода на основе железа, с использованием которого можно соста-
вить два электрода первого рода:

Fe3+ Fe, (3.83)
Fe2+ Fe. (3.84)

Соответствующие этим электродам реакции:

   Fe3+ + 3e = Fe, (3.85)
   Fe2+ + 2e = Fe. (3.86)

3.2. Классификация электродов
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Путем вычитания из уравнения (3.85) уравнения (3.86) получим урав-
нение (3.77), и, следовательно:

  G(3.85) – G(3.86) = G(3.77). (3.87)
Принимая во внимание уравнение (3.12), согласно которому G = –zF,

получаем:
  3+ 3+ 3+ 2+Fe /Fe Fe /Fe Fe /Fe

3φ – 2φ = φ . (3.88)

Данное уравнение, отражающее так называемое правило Лютера, по-
зволяет рассчитать значение потенциала любого из трех электродов, если
известны значения двух других. Это становится особенно актуальным, если
экспериментальное измерение потенциала какого-либо из электродов явля-
ется затруднительным. В частности, измерить значение стандартного по-
тенциала 3+

0
Fe /Fe

φ не представляется возможным из-за неустойчивости ионов
Fe3+ в этих условиях.

В реакциях сложных редокси-электродов, когда составы окисленных
и восстановленных частиц не совпадают, принимают участие молекулы воды
и/или ионы водорода и гидроксид-ионы. Поэтому значение потенциала соот-
ветствующего электрода будет определяться не только соотношением актив-
ностей окисленных и восстановленных частиц, но и активностью ионов
водорода. Например, для системы

   MnO4
–  + 8H+ + 5e = Mn2+ + 4H2O, (3.89)

предполагая, что аН2О  1, потенциал представляется уравнением

  
–
4

– 2+ – 2+
4 4

2+

8
H+MnO0

MnO , Mn MnO , Mn
Mn

ln
5

a aRT .
F a

    (3.90)

Другим примером, широко используемым в практике электрохимичес-
ких измерений, является так называемый  х и н г и д р о н н ы й  э л е к т р о д,
основанный на системе «хинон (х) – гидрохинон (гх)»:

C6H4O2 + 2H+ + 2e = C6H4(OH)2. (3.91)
Потенциал электрода:

   +

2
0 0х H+ х

х, гх х, гх х, гх H
гх гх

0 059ln ln 0 059lg
2 2
RT a a . a . a .

F a a
        (3.92)

Таким образом, данный электрод может служить индикатором для оп-
ределения pH среды электрохимическим методом. Для этого в раствор,
pH которого нужно измерить, следует ввести эквимолярную смесь хинона
и гидрохинона и, полагая, что отношение активностей так же, как и кон-
центраций хинона и гидрохинона, равно единице, упростить уравнение (3.92):

   0
х, гх х, гх 0 059 pH– . .    (3.93)
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3.2.4. Газовые электроды
Как и в окислительно-восстановительном электроде, здесь используется

инертный металл для подведения (отвода) электронов, а окисленные и вос-
становленные формы находятся в газовой фазе и контактирующем растворе.
При этом помимо химической инертности по отношению к раствору и газу
металл в то же время должен обладать каталитической активностью по отно-
шению к протекающей на нем реакции. Поэтому чаще всего в качестве
такого металла используют платину. Для создания развитой поверхности,
что является немаловажным фактором скорости протекания любого гетеро-
генного процесса, особенно с участием газовой фазы, платину электролити-
чески покрывают мелкодисперсной платиной, так называемой платиновой
чернью. Примерами газовых электродов являются: водородный, кислород-
ный, хлорный и др.

Водородный электрод. Схема газового водородного электрода, электрод-
ная полуреакция и уравнение для потенциала записываются следующим
образом:

    H+ H2, Pt, (3.94)
  2H+ + 2e = H2, (3.95)

 +

+ +
2 2

2 2

22
0 H+ H

H /H H /H
H H

0 059ln lg
2 2

aRT a . .
F p p

     (3.96)

Последнее равенство вытекает из того, что потенциал стандартного
водородного электрода принят за ноль. Следует отметить, что в наиболее
общем случае в выражение для потенциала следует подставлять не давле-
ние, а фугитивность, однако это становится актуальным только при доста-
точно больших давлениях.

Кислородный электрод. Схема кислородного элемента, электродная
реакция и уравнение для потенциала записываются следующим образом:

   OH– O2, Pt, (3.97)
  O2 + 2H2O + 4e = 4OH–, (3.98)

 2 2 2
– – –

2 2 2
– –

2
О H О O0 0

4 4О /ОН О /ОН О /ОН
OH OH

ln ln
4 4

р a pRT RT .
F а F а

       (3.99)

Для достаточно разбавленных растворов активность воды можно при-
нять за единицу и так же, как для окислительно-восстановительных элект-
родов, не записывать.

Альтернативно реакция на кислородном электроде может протекать в кис-
лой среде, а ее уравнение можно записать следующим образом:

   O2 + 4H+ + 4e = 2Н2О. (3.100)

3.2. Классификация электродов
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Тогда выражение для потенциала будет иметь вид:

  +2
+ + + 22 2 2 2 2 2

2

4
О0 0 4H

O2О /H O, H О /H O, H О /H O, H H
H O

ln ln
4 4

р aRT RT p а .
F а F        (3.101)

Приравнивая значения потенциалов уравнений (3.99) и (3.101) и исполь-
зуя выражение для ионного произведения воды (3.70), несложно получить
соотношение

  +
2 2 2

0 0
О /H O, H О /ОH

ln
4–

RT K .
F     (3.102)

На практике реализовать кислородный электрод весьма сложно. Причи-
ной этого является высокая окислительная способность кислорода, что при-
водит к образованию оксидных слоев даже на таком металле, как платина.
Последнее приводит к образованию металлоксидного электрода второго
рода, имеющего другое значение потенциала.

Хлорный электрод. Аналогично кислородному этот электрод на практике
также трудно реализовать вследствие большой химической активности хлора.
Схема электрода, соответствующая ей реакция и выражение для потенциа-
ла выглядят следующим образом:

    Cl– Cl2, Pt, (3.103)

  Cl2 + 2e = 2Cl–, (3.104)

  2

2 2
–

Cl0
2Cl /Cl Cl /Cl
Cl

ln
2– –

pRT .
F a

    (3.105)

На основной электродный процесс могут накладываться побочные
процессы с участием хлора, приводящие к образованию гипохлоритов
и хлоратов, что будет изменять химическую природу электрода.

3.3. Классификация электрохимических цепей

Э л е к т р о х и м и ч е с к а я  ц е п ь,  или  г а л ь в а н и ч е с к и й
э л е м е н т – это система, составленная из двух электродов (см. рис. 3.1).
Классификация элементов производится по способу комбинации исполь-
зуемых электродов. Различают три основных типа гальванических элемен-
тов: физические, концентрационные и химические.

Ф и з и ч е с к и е  э л е м е н т ы  составлены из двух одинаковых
по химической природе электродов, отличающихся по своему физическому
состоянию. Источником энергии в данном случае является разность энер-
гий при переходе из менее энергетически выгодного в более энергетически
выгодное состояние.

3. Электрохимические равновесия «электрод–электролит»
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К о н ц е н т р а ц и о н н ы е  э л е м е н т ы  также составлены из оди-
наковых по химической природе электродов, но отличающихся по активнос-
ти (концентрации) по крайней мере одного из составляющих этих электро-
дов. В этом случае источником энергии является энергия электрохимичес-
кого переноса данного составляющего из области с большей активностью
(концентрацией) в область с меньшей активностью (концентрацией).

Х и м и ч е с к и е  ц е п и  составлены из разных по химической при-
роде электродов, в которых энергия химической реакции преобразуется
в энергию электрическую. При составлении химических цепей можно исполь-
зовать различные типы электродов: первого и второго рода, окислительно-
восстановительные, газовые в любой комбинации.

3.3.1. Физические цепи
Одним из примеров физических цепей являются гравитационные цепи.

Движущей силой в гравитационной цепи становится различие в запасе по-
тенциальной энергии двух ртутных электродов разной высоты. Конструкция
такой ячейки изображена на рис. 3.2, а ее схема может быть представлена
следующим образом:

  Hg (h1) Hg2(NO3)2 Hg (h2). (3.106)

Рис. 3.2. Схема гравитационной электрохимической цепи:
1 – ртуть; 2 – раствор Hg2(NO3)2

1 1

2

h1

h2

h

 Разность энергий левого и правого электродов в расчете на один грамм-
эквивалент ртути можно представить следующим образом:

 U = MЭ(Hg)gh, (3.107)

где MЭ(Hg) – эквивалентная масса ртути; g – ускорение свободного падения;
h – разность уровней ртути на электродах.

3.3. Классификация электрохимических цепей
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На левом электроде (с большим запасом потенциальной энергии) проис-
ходит окисление (растворение) ртути:

  2+
2

1Hg – е Hg ,
2

 (3.108)

а на правом (с меньшим запасом потенциальной энергии) – ионы ртути
восстанавливаются и выделяется металлическая ртуть:

  2+
2

1 Hg + е Hg.
2

 (3.109)

ЭДС такой цепи, в соответствии с уравнением (3.12), запишется сле-
дующим образом:

  Э(Hg)

1000
М g h

E – .
zF


 (3.110)

Множитель 1000 в знаменателе формулы служит для перевода эквива-
лентной массы ртути, выражаемой в граммах, в систему СИ (кг). Полагая,
что h = h2 – h1 = –1 м, а электродные процессы записаны на 1 электрон
(1 моль-эквивалент ртути), можно получить значение ЭДС:

    5200 6 9 81 1 2 04 10 B.
1000 1 96 487

–. .E . 
  

 
(3.111)

ЭДС гравитационных цепей зависит от разности высот поднятия элект-
родов и обычно очень мала, так что практического интереса они не пред-
ставляют.

Другим примером физических цепей могут служить так называемые
аллотропические цепи. Ячейку составляют из двух электродов одинако-
вой химической природы, но один из них находится в термодинамически
равновесной (в используемых условиях) аллотропной модификации, а вто-
рой – в метастабильной (неравновесной) модификации. Пусть металл М
имеет две кристаллические модификации:  – стабильная в используемых
условия и  – метастабильная. Тогда в ячейке, составленной по схеме

  (–) М()  Мz+  М() (+), (3.112)
будут протекать следующие процессы:

анод: М() – zе = Мz+, (3.113)

катод: Мz+ + ze = М(). (3.114)
Суммарный процесс

   М()  М() (3.115)

соответствует самопроизвольному переходу неравновесной -модификации
в . ЭДС такой ячейки можно вычислить из значения G фазового пере-
хода по уравнению (3.12).

3. Электрохимические равновесия «электрод–электролит»
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3.3.2. Химические цепи
В основе работы химического элемента лежит преобразование энергии

химической реакции в электрическую работу. Комбинируя различные элект-
роды (окислительно-восстановительные полуреакции), можно составить мно-
жество различных гальванических ячеек. Условно химические элементы
подразделяют на два класса: простые и сложные. К простым относят эле-
менты, в которых отсутствует контакт «электролит – электролит», т. е. левый
и правый электроды находятся в контакте с одним электролитом. Это озна-
чает, что на электродах в установлении равновесия должны участвовать
разные ионы, на одном катионы, на другом анионы. Такой элемент можно
составить, используя, например, электроды первого и второго рода, газовый
электрод и электрод второго рода, газовый электрод и электрод первого рода
и т. д. В сложных элементах присутствует контакт «электролит – электро-
лит». Это приводит к возникновению скачка диффузионного потенциала
на границе «электролит – электролит». Причины такого скачка потенциала
мы объясним при рассмотрении концентрационных элементов. Здесь мы
будем полагать, что в данных случаях диффузионный потенциал миними-
зирован и его вкладом в величину ЭДС можно пренебречь. Рассмотрим
некоторые примеры простых и сложных химических цепей.

Примеры простых цепей
Напомним, что здесь и далее мы подразумеваем, что работаем с пра-

вильно разомкнутой цепью, т. е. на концах цепи расположен один и тот же
по химической природе металл (серебро слева или цинк справа), однако
для упрощения записи это не отображается на схеме.

(–) Zn  ZnCl2  AgCl, Ag (+). (3.116)
Электродные реакции, протекающие в элементе (3.116), следующие:

анод: Zn0 – 2e = Zn2+, (3.117)
катод: AgCl + e = Ag + Cl–. (3.118)

Умножая левую и правую части уравнения (3.118) на 2 и складывая его
с уравнением (3.117), получим суммарную реакцию, протекающую в элементе:

    Zn + 2AgCl = 2Ag + Zn2+ + 2Cl–. (3.119)

Потенциалы электродов, записанные для реакций, протекающих в сторо-
ну восстановления (для процесса, противоположного реакции (3.117) и реак-
ции (3.118)), будут представлены следующим образом:

 2+ 2+ 2+
0

Zn /Zn Zn /Zn Zn
ln ,

2
RT a

F
    (3.120)
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     – – –
0

AgCl, Ag /Cl AgCl, Ag /Cl Cl
ln ,RT– a

F
   (3.121)

а ЭДС, получаемая как разность потенциалов катода и анода, будет равна:

   
   

– 2+ – 2+

2 – 2

0 0
AgCl, Ag/Cl Zn /Zn Cl Zn

0 2 0 3 3
ZnClZn Cl

ln ln
2

ln ln 4
2 2

RT RTE – – a – a
F F

RT RTE – a a E – m .
F F 

   

  
(3.122)

Таким образом, ЭДС такого элемента определяется значениями стандарт-
ных потенциалов электродов, его образующих, и концентрацией электролита.

В качестве второго примера простого элемента рассмотрим широко
использовавшийся до недавнего времени в практике электрохимических
измерений элемент Вестона. ЭДС этого элемента отличается хорошей
воспроизводимостью, постоянством во времени и малым температурным
коэффициентом. Схема элемента Вестона может быть представлена сле-
дующим образом:

 (–) Cd(Hg)  CdSO4 (насыщенный раствор)  Hg2SO4, Hg (+).  (3.123)
Анод представляет собой амальгаму кадмия, а равновесие на нем опре-

деляется полуреакцией
  Cd – 2e = Cd2+. (3.124)

Катодом является ртутно-сульфатный электрод второго рода:

  Hg2SO4 + 2e = 2Hg + SO4
2 –. (3.125)

ЭДС элемента вычисляется аналогично тому, как это сделано в преды-
дущем случае (уравнение (3.122)):

      2+ 2
4

0 0 2 2
Cd SO

ln ln
2 2–

RT RTE E – a a E – m .
F F    (3.126)

Элемент Лекланше. Схема элемента может быть представлена следую-
щим образом:

 (–) Zn  NH4Cl, ZnCl2  MnO2, C  Zn (+). (3.127)

Потенциалобразующая реакция в нем:

 Zn + 2NH4Cl + 2MnO2 = Zn(NH3)2Cl2 + Mn2O3 + H2O.  (3.128)

Пример сложной цепи
Элемент Даниэля – Якоби. Элемент составлен из двух электродов пер-

вого рода: цинкового, используемого в качестве анода, и медного – катода.

     (–) Zn  ZnSO4  CuSO4  Cu (+). (3.129)

3. Электрохимические равновесия «электрод–электролит»



147

Напомним, в этом разделе мы будем считать, что при контакте двух
растворов не возникает диффузионного потенциала, поскольку подвижности
ионов цинка и меди близки между собой, либо диффузионный потенциал
устранен путем использования солевого мостика. Причины возникнове-
ния диффузионного потенциала и методы его устранения будут объяснены
при рассмотрении концентрационных цепей ниже.

Процессы, происходящие на электродах:

анод: Zn – 2е = Zn2+, (3.130)
катод: Cu2+ + 2е  Cu. (3.131)

Потенциалы электродов для процессов, записанных в направлении
восстановления:

     2+ 2+ 2+
0

Zn /Zn Zn /Zn Zn
ln ,

2
RT a

F
    (3.132)

2+ 2+ 2+
0

Cu /Cu Cu /Cu Cu
ln

2
RT a .

F
    (3.133)

ЭДС вычисляется как разность потенциалов катода и анода:

2

2+ 2+ 2+ 2+

2

0 0 0 Cu
Cu /Cu Zn /Zn Cu Zn

Zn

ln ln = + ln
2 2 2

aRT RT RTE – a – a E .
F F F a





      (3.134)

Используя значения стандартных потенциалов цинкового ( 2+
0
Zn /Zn

 

= –0.763 В) и медного 2+
0
Cu /Cu

( 0 337 В).   электродов, несложно вычислить
значение стандартной ЭДС E0 этого элемента, равное 1.1 В. Из формулы
(3.134) видно, что изменяя активности ионов цинка и меди в растворе, мож-
но изменять ЭДС ячейки. Для элементов с небольшим значением E0 варьи-
рование активностей ионов может привести даже к изменению полярности
элемента. В случае с элементом Даниэля – Якоби это практически невоз-
можно, так как соотношение активностей, при котором произойдет смена

знака ЭДС, составляет 
2

2

37 3Cu

Zn

10– .a
.

a






3.3.3. Концентрационные цепи
Все концентрационные элементы можно условно разделить на две группы:

концентрационные элементы без переноса и концентрационные элементы
с переносом. На первый взгляд кажется, что существует некоторое противо-
речие между принципом работы концентрационного элемента – преобразо-
ванием энергии самопроизвольного переноса из области с большой концент-
рацией в область с меньшей концентрацией в электрическую работу и названи-
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ем группы элементов «без переноса». Дело в том, что в основе принци-
па действия концентрационных элементов лежит электрохимический пере-
нос с соответствующими преобразованиями на электродах, а в названи-
ях групп отражена возможность или невозможность неэлектрохимического
переноса, вызываемого градиентом концентрации (активностей) компонен-
та в разных частях элемента. Понятно, что в элементах, где непосредствен-
ный контакт областей с различными концентрациями исключен, перенос, вы-
званный градиентом концентрации, не возникает. В тех элементах, где такой
контакт реализуется (через полупроницаемую мембрану или каким-то иным
путем), неэлектрохимический перенос возможен.

Концентрационные элементы без переноса. В качестве примера кон-
центрационного элемента без переноса можно представить цепь, состав-
ленную из двух газовых электродов с различным давлением газового ком-
понента:

    
2 2

+
2 H 2 HPt, H H H p , Pt.p  (3.135)

Процессы, проходящие на электродах, можно записать следующим
образом:

анод:  2

+
2 HH – 2е = 2Н ,p (3.136)

катод:  2

+
2 H2Н + 2е = H p . (3.137)

Суммарный процесс
   2 22 H 2 HH H pp  (3.138)

заключается в электрохимическом переносе водорода с анода на катод.
То есть чтобы процесс происходил самопроизвольно, давление водорода на
аноде должно быть больше, чем давление на катоде  2 2H Hpp  . ЭДС такогоо
элемента вычисляется как разность потенциалов катода и анода (при усло-
вии, что потенциалы катода и анода записаны для реакции в сторону вос-
становления в соответствии с уравнением (3.97)):

  2

2

H

H

ln
2

pRTE .
F p





(3.139)

ЭДС такого элемента положительна, так как 
2 2H Hpp . 

Подобный концентрационный элемент может быть составлен из двух
амальгамных электродов с различной активностью растворенного в ртути
металла, например:

     Hg, Cd0(a1)  Cd2+  Cd0(a2), Hg, (3.140)

анод: Cd0(a1) – 2e = Cd2+, (3.141)

катод: Cd2+ + 2e = Cd0(a2). (3.142)
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Суммарный процесс
 Cd0(a1)  Cd0(a2) (3.143)

заключается в электрохимическом переносе кадмия с анода на катод (a1 > a2):

      1

2

(Cd)ln
2 (Gd)
RT аE .

F a
 (3.144)

Концентрационные элементы с переносом. В концентрационных элемен-
тах с переносом помимо электрохимического переноса компонента из об-
ласти с большей концентрацией в область с меньшей концентрацией может
происходить неэлектрохимический перенос, вызванный наличием гради-
ента концентрации. Примером может служить любой элемент, составлен-
ный из двух электродов первого или второго рода:

 2+ 2+4 4Zn Zn
(–) Zn  ZnSO ( ) ZnSO ( ) Zn (+),a a  (3.145)

анод: 2+
2+

Zn
Zn 2e Zn ( ),– a (3.146)

катод: 2+
2+

Zn
Zn ( ) + 2е = Zn.a (3.147)

Суммарный процесс:

   2+ 2+
2+ 2+

Zn Zn
Zn ( ) Zn ( ).a a  (3.148)

Помимо электрохимического переноса за счет электродных процессов
в таком элементе может происходить диффузия катионов цинка и сульфат-
анионов из катодного в анодное пространство под действием градиента
концентрации, так как эти растворы должны находиться в соприкосновении
для поддержания электрического контакта.

Если не принимать во внимание факторы, связанные с процессом диф-
фузии, ЭДС такого элемента можно рассчитать по следующей формуле:

  
2+

2+

Zn

Zn

ln
2

аRTE .
F a





(3.149)

Однако на границе раздела двух растворов с различной активностью
возникает так называемый диффузионный потенциал, который вносит вклад
в общее значение ЭДС ячейки.

Причины возникновения и расчет диффузионного потенциала.
Рассмотрим еще один пример концентрационного элемента с переносом,
составленного из двух водородных электродов:

   + +2 2H H
(–) Pt, H HCl ( ) HCl ( ) H , Pt (+)a a .  (3.150)

H+, Cl–

I II
+
+

–
–

| |
| |
| |
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Для того чтобы элемент работал самопроизвольно в соответствии с пред-
ставленной схемой, +Н

а  должна быть больше, чем +Н
а . Это очевидно из на-

правления процессов, протекающих на электродах:

анод:  +2 Н
H – 2e = 2H ,а  (3.151)

катод:  + 2Н
2H 2e = Hа .   (3.152)

Суммарный процесс:

       + +Н H
2H 2Hа а .   (3.153)

Наряду с этим через пористую мембрану, разделяющую растворы соляной
кислоты с разной активностью и предотвращающую перемешивание раство-
ров, под действием градиента химических потенциалов HCl будет происхо-
дить диффузия ионов H+ и Cl–. Вследствие большей подвижности протонов
граница I будет заряжаться положительно, а граница II – отрицательно.
Возникающий градиент электрического потенциала (называемого диф-
фузионным потенциалом) будет замедлять скорость движения катионов
и увеличивать скорость анионов. В результате при некотором значении скачка
электрического потенциала скорости движение катионов и анионов станут
одинаковыми и будут оставаться практически неизменными в течение ка-
кого-то времени. Такое состояние системы называют стационарным. Можно
оценить значение возникшего стационарного диффузионного потенциала.

Перемещение ионов через мембрану вызвано двумя движущими сила-
ми: градиентами химического и электрического потенциалов, и, следова-
тельно, в соответствии с теорией Онзагера, плотности потоков каждого сорта
частиц (катионов и анионов) можно представить в виде суммы плотностей
потоков диффузии и миграции:

grad gradi i i
i i i i

i

D c zJ – – u c .
RT z

   (3.154)

Используя уравнение Нернста–Эйнштейна

,i i

i

D u
RT z F

 (3.155)

перепишем уравнение плотности потока (3.154) для катионов и анионов
с учетом знаков зарядов:

grad grad ,u cJ – – u c
z F
 

   


   (3.156)

grad grad– –
– – – –

–

u cJ – u c .
z F

    (3.157)
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Условие стационарности подразумевает равенство потоков катионов
и анионов. Приравняем правые части уравнений (3.156) и (3.157):

d d d d ,
d d d d

– – –
– –

–

u c u c– – u c – u c
z F x x z F x x
  

 


   
  (3.158)

и решим полученное уравнение для случая 1–1 зарядного электролита

(z+ = z– = 1 и c+ = c–) относительно 
d
dx


:

   
d 1 d d
d d d

– –

– –

u u– .
x F u u x u u x

 

 

   
    

(3.159)

Учитывая, что отношение абсолютной скорости i-го иона к сумме
абсолютных скоростей катиона и аниона есть не что иное, как число пере-
носа данного сорта ионов, и выражение для химического потенциала

 i = 0
i  + RTlnai (3.160)

и, следовательно,

  di = RTdlnai, (3.161)

уравнение (3.159) несложно преобразовать к виду:

d dln dln
d d d

–
–

RT a at – t .
x F x x




      
(3.162)

Полагая a+  a–  a±, уравнение (3.162) можно еще упростить:

   d ( ) dln–
RT t – t a .
F      (3.163)

Для определения скачка электрического (диффузионного) потенциала
на мембране, разделяющей растворы, проинтегрируем уравнение (3.163):

   ( )ln ,D –
RT at – t
F a







  


(3.164)

с учетом того, что t+ + t– = 1, уравнение (3.164) может быть преобразова-
но к виду:

   (2 1)lnD –
RT at – .
F a






  


(3.165)

Таким образом, общее значение ЭДС цепи будет складываться из разнос-
ти потенциалов электродов и скачка потенциала на границе раздела двух
растворов:

 E = к – а + D. (3.166)
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Потенциал водородного электрода в общем виде запишется:

   
+

+ +
2 2

2

2
0 H

H /H H /H
H

ln
2

aRT .
F p

    (3.167)

ЭДС концентрационного элемента (3.150) без учета диффузионного
потенциала, вычисляемую как разность потенциалов катода и анода, можно
записать:

   ln ,RT aЕ
F а









(3.168)

а с учетом диффузионного потенциала, в соответствии с уравнениями (3.166),
(3.167) и (3.165), несложно получить выражение ЭДС цепи с переносом:

  2 ln–
RT aЕ t .
F а









(3.169)

Из уравнения (3.165) очевидно, что если t– > 0.5, тоD > 0, так как
,а a    а если t– < 0.5, тоD < 0. К аналогичному выводу можно прийти,

сравнивая уравнения (3.168) и (3.169) в совокупности с (3.166). Таким об-
разом, в первом случае диффузионный потенциал увеличивает общее зна-
чение ЭДС цепи, а во втором – уменьшает его. На схеме (3.150) видно, что
направление поля на мембране противоположно общему направлению поля
в гальванической ячейке, и, следовательно, диффузионный потенциал умень-
шает общее значение ЭДС цепи с переносом.

В случае, когда число переноса аниона больше, чем 0.5, например, в эле-
менте, составленном из двух серебряных электродов (в AgNO3 –

3NO
0 535t . ):

 + +3 3Ag Ag(–) Ag AgNO ( ) AgNO ( ) Ag (+) ,a a  (3.170)

направление поля на мембране совпадает с направлением поля концентра-
ционного элемента, и, следовательно, диффузионный потенциал увеличива-
ет общее значение ЭДС, что согласуется с формулой (3.169).

Несколько иначе будут выглядеть конечные выражения для концентра-
ционного элемента, составленного из электродов второго рода, например,
хлорсеребряных:

–Cl Cl
(–) Ag, AgCl HCl ( ) HCl ( ) AgCl, Ag (+)–a a .  (3.171)

Для того чтобы элемент работал самопроизвольно в соответствии с пред-
ставленной схемой, –Cl

а  должна быть больше, чем –Cl
а . Это очевидно из на-

правления процессов, протекающих на электродах:

Ag+, NO–
3

–
–

+
+

H+, Cl–

–
–

+
+
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(–) Ag + Cl–( –Cl
а ) – e = AgCl, (3.172)

(+) AgCl + e = Ag + Cl–( –Cl
а ). (3.173)

Суммарный процесс:
     Cl–( –Cl

а )  Cl–( –Cl
а ). (3.174)

ЭДС концентрационного элемента (3.171) без учета диффузионного
потенциала, вычисляемую как разность потенциалов катода и анода, мож-
но записать:

   ln ,RT aЕ
F а









(3.175)

а с учетом диффузионного потенциала (уравнения (3.165)) можно получить
выражение ЭДС цепи (3.171) с переносом:

    – +
2 (1 – )ln = 2 lnRT a RT aЕ t t .

F а F а
 

 

 


 
(3.176)

Из полученных соотношений понятно, что чем ближе по значениям
числа переноса катиона и аниона, тем меньше возникающий диффузион-
ный потенциал. Для устранения диффузионного потенциала на практике элект-
рический контакт между двумя растворами в гальваническом элементе реа-
лизуют посредством солевого мостика из растворов KCl или KNO3, числа
переноса катиона и аниона в которых близки к 0.5.

3.4. Определение чисел переноса
с использованием метода ЭДС

Из полученных выше соотношений несложно сделать вывод, что числа
переноса какого-либо электролита могут быть получены из сравнения ЭДС
концентрационных элементов с переносом и без переноса, построенных
на его основе. Использование солевого мостика сводит к минимуму диффу-
зионный потенциал, но не устраняет его полностью. Встает вопрос: каким
образом сконструировать ячейку, работающую по принципу концентрацион-
ного элемента без переноса? Ответ следует из причин возникновения диффу-
зионного потенциала: необходимо разделить растворы разной концентрации
с использованием дополнительного промежуточного электрода. Например,
ячейку с двумя растворами соляной кислоты можно организовать следую-
щим образом:

    (–) Pt, H2  HCl (a)  AgCl, Ag, AgCl  HCl (a)  H2, Pt (+).  (3.177)
    I           II                    III     IV

3.4. Определение чисел переноса с использованием метода ЭДС
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Здесь отсутствует непосредственный контакт двух растворов, а элект-
рический контакт осуществляется посредством двух хлорсеребряных элект-
родов. По сути, цепь (3.177) представляет собой два химических элемента
с разной концентрацией соляной кислоты, включенных навстречу друг дру-
гу. При этом суммарный процесс, протекающий в этой сложной цепи, ни-
чем не отличается от работы концентрационного элемента. Для того что-
бы показать это, запишем реакции, протекающие на всех электродах, и по-
смотрим на суммарный процесс, протекающий в таком сложном элементе.
Для этого запишем все электродные реакции:

 H2 – 2e = 2H+(а), (3.178)

2AgCl + 2e = 2Ag + 2Cl–(а), (3.179)

2Ag + 2Cl–(а) – 2e = 2AgCl, (3.180)

2H+(а) + 2e = H2, (3.181)

и затем просуммируем их:

 2H+(а) + 2Cl–(а) = 2H+(а) + 2Cl–(а). (3.182)

В основе работы цепи (3.177) лежит электрохимический перенос HCl
из раствора с активностью а в раствор с активностью а, таким образом,
элемент в целом работает как концентрационный. Выражение для ЭДС этой
цепи можно получить, просуммировав ЭДС двух химических элементов, ее
составляющих:

 E = EI–II + EIII–IV, (3.183)

 
+

– –

2

0 H
I–II 1 2Ag, AgCl/Cl Cl

H

ln – ln ,/

aRT RTE – a
F F p


  (3.184)

+

– –

2

0H
III–IV 1/2 Ag, AgCl/Cl Cl

H

ln ln ,
aRT RTE – a

F p F


   (3.185)

+ –

+ –

H Сl

H Сl

2ln ln
a aRT RT aE .

F a a F a




  
 

  
(3.186)

Таким образом, измерив ЭДС ячеек (3.150) и (3.177), можно вычис-
лить числа переноса ионов в растворе соляной кислоты:

    (3.169)

(3.186)
–

E
t .

E
 (3.187)
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3.5. Термодинамика гальванического элемента

Рассмотрим несколько подробнее, какие термодинамические парамет-
ры процессов могут быть получены с использованием значений ЭДС галь-
ванических элементов. Основополагающие выражения были представлены
ранее в § 3.2. Основным уравнением, связывающим ЭДС с энергией Гиббса
потенциалопределяющего процесса, является соотношение, схожее с (3.12):

    G = –ziFE. (3.188)

В случае химического элемента изменение энергии Гиббса и все далее
полученные из нее функции относятся к химической реакции, протекающей
в элементе. В случае концентрационного элемента эти термодинамические
параметры являются разностью парциальных мольных величин (при расче-
те на 1 моль вещества) в системах с различной активностью для электро-
химически переносимого вещества.

Используя взаимосвязь энергии Гиббса с энтропией:

   ,
p

G – S
T
    

(3.189)

путем дифференцирования уравнения (3.188) по температуре получаем:

  i
p

ES z F .
T
     

(3.190)

Производную 
p

E
T
 

  
 называют изотермическим температурным коэф-

фициентом (чаще просто температурным коэффициентом) ЭДС гальвани-
ческого элемента. Определение «изотермический» (которое зачастую приво-
дит в недоумение тех, кто изучает этот раздел) относится к процессу, проте-
кающему в элементе в целом. Особенностью гальванического элемента явля-
ется то, что процессы окисления (на аноде) и восстановления (на катоде)
разнесены в пространстве, а потому температуры анода и катода необяза-
тельно должны быть одинаковы. В данном рассматриваемом случае счита-
ется, что анод и катод находятся при одинаковой температуре, т. е. проис-
ходит изменение температуры элемента в целом. В этом смысле термин
«изотермический» означает, что при любых изменениях температуры в целом
внутри элемента отсутствуют градиенты температуры. Если говорить о зна-
чениях стандартных электродных потенциалов (в сущности являющихся ЭДС
соответствующих ячеек относительно стандартного водородного электрода)
и табличных значениях температурных коэффициентов, то они получены,
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исходя из предположения, что потенциал стандартного водородного элект-
рода при любой температуре равен нулю. На самом деле значение потенциа-
ла стандартного водородного электрода, как, впрочем, и других, зависит
от температуры. В этом можно убедиться, если измерить ЭДС элемента,
составленного из двух совершенно одинаковых электродов, находящихся
при разных температурах, например:

Pt, H2  HCl  HCl  H2, Pt. (3.191)
 Т1    Т2

ЭДС такого элемента называется термическим температурным коэф-
фициентом. Термический температурный коэффициент считается положи-
тельным, если в термогальванической цепи типа (3.191) «горячий» электрод
является положительным полюсом (катодом). Для водородного электрода
термический температурный коэффициент равен 0.871 мВ/K. Зная значение
изотермического температурного коэффициента произвольного электрода,
можно вычислить значение термического температурного коэффициента этого
электрода следующим образом:

    
0 0

термич изотермич

0 871. .
T T

    
        

(3.192)

Так, например, изотермический температурный коэффициент для стан-

дартного серебряного электрода 
+

0
Ag /Ag

изотермич

= –1.000 мВ/K
T

 
 
  

, следова-

тельно, термический температурный коэффициент серебряного электрода
(или ЭДС термогальванической цепи)

 Ag  AgNO3 AgNO3  Ag (3.193)
     Т1                  Т2

равен:

   
+

0
Ag /Ag

термич

= –1.000 0 871 0 129 мВ/K,. – .
T

 
   
  

(3.194)

и более «горячий» электрод имеет менее положительный потенциал.
Если первая производная по температуре позволяет вычислить измене-

ние энтропии процесса, лежащего в основе работы элемента, то вторая про-
изводная – изменение теплоемкости. В соответствии со вторым началом термо-
динамики тепловой эффект процесса можно представить следующим образом:

    Q = TdS. (3.195)
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Основываясь на определении теплоемкости, можно выразить измене-
ние теплоемкости в ходе реакции следующим уравнением:

  p(реакции)

dр

Q
с .

T


  (3.196)

Подставляя уравнение (3.195) в (3.196), получаем:

  
d
dр

p

Sс T .
T
    

 
(3.197)

Продифференцировав по температуре уравнение (3.190), окончательно
получим:

2

2

d
dр i

p

Eс z FT .
T

 
   

 
(3.198)

Изменение энтальпии для потенциалобразующего процесса можно по-
лучить из соотношения Гиббса–Гельмгольца:

 G = H – TS, (3.199)
следовательно:

  i
p

EH z F T – E .
T

          
(3.200)

Здесь особое внимание необходимо уделить соотношению тепловых эф-
фектов реакции и работающего равновесно гальванического элемента. Для этого
вспомним, что тепловой эффект реакции, протекающей при постоянных Т и р,
есть не что иное, как изменение энтальпии реакции:

 H = G + TS, (3.201)

а при постоянных Т и V это изменение внутренней энергии:

 U = F + TS. (3.202)

Представленные соотношения являются замечательной иллюстрацией
первого начала термодинамики: в случае, если реакция равновесно (с беско-
нечной малой скоростью) протекает в гальваническом элементе, общее из-
менение внутренней энергии расходуется на совершение электрической
работы (слагаемые G или F) и теплоту (TS); если же никакая полезная
работа не совершается (при протекании реакции в сосуде), то все изменение
внутренней энергии эквивалентно тепловому эффекту. Из вышесказанного
также следует, что равновесно работающий гальванический элемент может
в процессе работы нагреваться или охлаждаться в зависимости от знака
(TS). При TS < 0 теплота выделяется, т. е. элемент (если тепло не отводить)
будет разогреваться, и наоборот.

3.5. Термодинамика гальванического элемента



158

3.6. Использование метода ЭДС
для определения коэффициентов активности

Для определения коэффициентов активности какого-либо электролита
методом ЭДС необходимо построить гальванический элемент на основе этого
электролита, используя электроды первого и второго рода. Удобнее всего
рассмотреть метод на конкретном примере: определим коэффициенты актив-
ности в растворе хлорида кадмия CdCl2. Схема гальванического элемента,
ЭДС которого используется для расчета, следующая:

(–) Cd  CdCl2  AgCl, Ag (+). (3.203)

Потенциалы анода и катода соответственно будут равны:

  2+ 2+ 2+
0

Cd /Cd Cd /Cd Cd
ln ,

2
RT a

F
    (3.204)

– – –
0 2

Ag, AgCl/Cl Ag, AgCl/Cl Cl
ln ,

2
RT– a

F
   (3.205)

и выражение для ЭДС ячейки примет вид:

  
   

 

2+ – 2

2

0 2 0 3 3
CdClCd Cl

0 3
CdCl

ln ln 4
2 2

3ln 4 ln .
2 2

RT RTE Е – а a E – m
F F

RT RTE – m –
F F





   

 
(3.206)

Если значение E0 известно, то рассчитать средний ионный коэффици-
ент активности, используя уравнение (3.206), не представляет труда. В случае,
если значение E0 требует уточнения, поступают следующим образом.
Уравнение (3.206) преобразуют, сгруппировав известные величины (опре-
деляемые в опыте) в левой стороне, а неизвестные – в правой:

   2

3 0
CdCl

3ln 4 lnγ
2 2
RT RTY E m E – .

F F    (3.207)

При m  0,  1, а значит, функция Y  E0 (см. правую часть уравне-
ния). Для разбавленных растворов экстраполяцию на нулевую концентра-
цию удобно проводить в координатах ( )Y f m , так как согласно пре-
дельному закону Дебая–Хюккеля:

 ± + –lgγ = – ,z z h I (3.208)

где ионная сила I пропорциональна концентрации m, функция Y имеет прямо-
линейный характер.
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3.7. Механизм образования ЭДС
и природа электродного потенциала

Законы классической термодинамики, позволяя установить взаимосвязи
между изменением химической (внутренней) энергии системы и электрической
энергией, не могут описать механизмы и молекулярную природу протекаю-
щих процессов. Поэтому для более полного представления об электродных
равновесиях наряду с термодинамическим подходом используют и молеку-
лярно-кинетическую теорию.

3.7.1. Скачки потенциала в электрохимических системах
Скачки потенциала могут возникать на границе раздела любых двух

фаз, хотя механизм возникновения этих скачков, в зависимости от природы
контактирующих фаз, может быть различен. В принятой схеме электроли-
тической системы (рис. 3.3) можно выделить несколько таких границ (a–b,
c–d, e–f и т. д.).

Рис. 3.3. Схема электрохимической цепи,
иллюстрирующая скачки потенциалов на границах раздела фаз
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Разность электрических потенциалов между двумя точками определя-
ется той электрической работой, которую необходимо совершить, чтобы
перенести элементарный электрический заряд из одной точки в другую.
В случае, если точки лежат в пределах одной фазы, работа переноса будет
только электрической, и разность потенциалов между точками можно опре-
делить или вычислить. В случае, если точки принадлежат двум разным
фазам, перенос заряженной частицы будет связан с совершением как элект-
рической, так и химической работы, так как химические потенциалы для этого
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сорта частиц в разных фазах в общем случае различаются. В реальном
процессе переноса заряженной частицы из одной фазы в другую химичес-
кая и электрическая работы совершаются одновременно, и потому можно
определить лишь общий энергетический эффект, а не вклад каждой состав-
ляющей. Поэтому установить экспериментально разность потенциалов между
двумя разными фазами не представляется возможным. Такая возможность
существует, если точки, между которыми необходимо измерить разность
электрических потенциалов, лежат в одной фазе. Именно поэтому все из-
мерения ЭДС электрохимических систем производят с использованием
«правильно разомкнутых цепей», на концах которых расположен металл
одной природы, о чем упоминалось во введении. Поскольку пары точек
a–r и b–q располагаются в одной фазе, то разность электрических по-
тенциалов между ними может быть измерена экспериментально или рас-
считана.

В целом вклад химической и электрической составляющих в общую
энергию системы характеризуется величиной электрохимического потенциа-
ла (см. уравнение (3.5)). Однако необходимо прояснить вопрос: что же под-
разумевается под величиной ? Введем некоторые понятия, которыми при-
нято оперировать в современной электрохимии.

В н у т р е н н и й  п о т е н ц и а л  ( ̂ )  –  потенциал, отвечающий
работе переноса элементарного отрицательного заряда из бесконечности
в вакууме в глубь данной фазы.

В н е ш н и й  п о т е н ц и а л  ()  –  потенциал, отвечающий рабо-
те переноса элементарного отрицательного заряда из бесконечности в ва-
кууме в точку, также находящуюся в вакууме, но в непосредственной бли-
зости от поверхности данной фазы. Под выражением «в непосредственной
близости от поверхности» понимают обычно то минимальное расстояние,
на котором перестают действовать так называемые силы зеркального
отображения (некомпенсированные или ненасыщенные валентные силы
поверхностных атомов или ионов); это расстояние должно во много раз
превышать ближайшие межатомные расстояния в фазе и составляет при-
мерно 10–4 см.

П о в е р х н о с т н ы й  п о т е н ц и а л  () – потенциал, отвечающий
работе переноса элементарного положительного заряда из глубины фазы
в точку вакуума, расположенную в непосредственной близости от поверх-
ности данной фазы.

Соотношение внутреннего, внешнего и поверхностного потенциалов
схематически приведены на рис. 3.4.

Исходя из того, что перенос единичного положительного заряда в одном
направлении эквивалентен переносу единичного отрицательного заряда
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в противоположном направлении, значения всех описанных потенциалов
для некоторой фазы   можно связать между собой следующим образом:

   ˆ .       (3.209)

Поскольку электрохимический потенциал i представляет собой суммар-
ную энергию переноса i-той заряженной частицы из бесконечности в точку
внутри фазы , а химический потенциал i – энергию взаимодействия i-той
заряженной частицы внутри фазы с частицами, ее образующими, то
в общем случае в уравнении (3.5) величина электрического потенциала
представляет собой не что иное, как внутренний потенциал ̂:

( ) ( ) ( )ˆ .i i i i i iz F z F z F                (3.210)

Тогда скачок потенциала, возникающий между точками c–d, l–m, n–p
(см. рис. 3.3), является разностью внутренних потенциалов составляю-
щих фаз, обозначается 

1 1 2 2 2 1M L L M M Мˆ ˆ ˆ, и    соответственно и называется
г а л ь в а н и - п о т е н ц и а л о м. Аналогично разность внешних потен-
циалов двух фаз (например, между точками a–s, t–v, v–r на рис. 3.3) назы-
вают  в о л ь т а - п о т е н ц и а л о м  и обозначают как 

1 1 2 2 2 1M L L M M М, и  
соответственно. Скачки потенциалов между точками a–b и q–r представля-
ют собой поверхностный потенциал между металлом М1 и вакуумом.
Если обозначить их соответственно через 

1 1VM M Vи ,   очевидным являет-
ся следующее соотношение:

   
1 1VM M V= – .  (3.211)

Скачок потенциала между точками e–f является гальвани-потенциалом
между растворами L1 и L2– 1 2L L̂ . Если растворы L1 и L2 образованы двумя
различными по природе несмешивающимися жидкостями, то 

1 2L L̂  будет галь-
вани-потенциалом между этими фазами, или так называемым жидкостным

Рис. 3.4. Иллюстрация соотношения внутреннего, внешнего
и поверхностного потенциалов
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потенциалом. Если же эти растворы отличаются между собой только при-
родой и/или концентрацией растворенных веществ, а не природой раство-
рителя, то этот потенциал будет по природе диффузионным потенциалом
D. Принимая во внимание все вышесказанное, ЭДС электрохимической
системы как сумма всех скачков потенциалов (см. рис. 3.3) может быть
представлена в следующем виде:

1 1 1 1 2 2 2 2 1 1VM M L L L L M M M M Vˆ ˆ ˆ ˆ ,Е             (3.212)

или с учетом соотношения (3.211):

 
1 1 1 2 2 2 2 1M L L L L M M Mˆ ˆ ˆ ˆ .Е         (3.213)

Во многих электрохимических системах скачок 
1 2L L̂  или отсутствует,,

или может быть сведен к минимуму, т. е. он не является обязательной
составляющей электрохимической системы и, следовательно, обязательным
слагаемым ЭДС. Поэтому при описании ЭДС его зачастую опускают, запи-
сывая ее как сумму трех скачков потенциала (также принято считать, что
изменение направления перехода соответствует изменению знака потен-
циала на противоположный):

   
2 1 2 2 1 1M M L M L Mˆ ˆ ˆ– .Е      (3.214)

Условный электродный потенциал, являясь по сути ЭДС цепи, состав-
ленной из стандартного водородного и исследуемого электродов, также
представляет собой сумму трех гальвани-потенциалов:

     + 2 2 1 2MPt(H ) L M L Pt(H )M /M
ˆ ˆ ˆ– .z      (3.215)

Записав соответствующие уравнению (3.215) выражения для потенци-
алов металлов М1 и М2 и вычислив ЭДС как разность потенциалов катода
и анода, можно получить выражение, соответствующее уравнению (3.214).
То есть полученные соотношения не противоречат рассмотренным ранее
способам вычисления ЭДС электрохимических цепей.

Как уже говорилось ранее, гальвани-потенциал, отвечающий разности
потенциалов точек, находящихся в разных фазах, не поддается определе-
нию. Для равновесных электрохимических систем эту неопределенность
можно преодолеть, полагая, что в обратимых процессах общее изменение
энергии системы зависит не от пути процесса, а лишь от начального и ко-
нечного состояния системы. В рассматриваемой электрохимической сис-
теме (см. рис. 3.3) поменяем непосредственный контакт фаз на контакт их
через вакуум (рис. 3.5).

Для упрощения примера, помня о сделанных ранее замечаниях, о необя-
зательности существования границы «раствор 1 – раствор 2», рассмотрим
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систему с одним электролитом. Суммируя все скачки потенциалов, полу-
чим ЭДС рассматриваемой электрохимической системы:

  
1 1 1 2 2

2 2 1 1 1

VM M V M L VL LV LM VM

M V M M VM M V.

Е               

        (3.216)

Учитывая соотношения типа (3.211), уравнение (3.216) можно упростить:

   
2 1 2 1M M LM M L.Е    (3.217)

Таким образом, ЭДС электрохимической системы, или условный элект-
родный потенциал, является сложной величиной, которую можно предста-
вить как сумму трех гальвани-потенциалов или трех вольта-потенциалов.

Уравнения (3.214) и (3.217) объединяют в себе две взаимоисключаю-
щих теории о природе электрического потенциала – так называемые физи-
ческую и химическую теории. Согласно первой, сформулированной Вольта
еще в начале XIX в., скачок потенциала возникает при контакте разнород-
ных металлов, а на границе «металл – раствор» он равен нулю. Именно
так объяснялось возникновение ЭДС в элементе Вольта (вольтов столб),
составленном из цинковых и медных пластин, между которыми помеща-
лась ткань, пропитанная раствором кислоты (рис. 3.6). По мнению Вольта,
в случае отсутствия электролита скачки потенциалов «цинк – медь» и «медь –
цинк» компенсировали друг друга, и суммарная ЭДС равнялась нулю:

    E = ZnCu + CuZu = 0. (3.218)

Рис. 3.5. Схема электрохимической цепи,
в которой непосредственный контакт между ее составляющими

заменен контактом через вакуум
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При помещении электролита между цинковой и медной пластинами скачок
потенциала между ними обнулялся, и общая ЭДС определялась скачком
потенциала на границе «медь – цинк»:

     E = ZnCu + CuL + LZn = ZnCu, (3.219)
так как

     CuL = 0 и LZn = 0. (3.220)

Эта теория сразу же породила множество вопросов, в частности, она
не могла объяснить зависимость ЭДС от концентрации раствора и, главное,
противоречила закону сохранения энергии, постулируя получение энергии
только из существования неизменного скачка потенциала на границе «ме-
талл – металл».

Рис. 3.6. Схематическое изображение
гальванического элемента Вольта

Единичный блок
элемента Вольта

Основы химической теории были также заложены в начале XIX в.
Риттером и получили наиболее полное развитие в работах В. Нернста
и В. Оствальда. Согласно этой теории, источником электрической энергии
являются химические реакции, протекающие на границе раздела «электрод –
электролит». Теория позволила получить количественные выражения для рас-
чета ЭДС, ее зависимости от концентрации электролита и взаимосвязи ЭДС
с термодинамикой химических превращений. Однако в химической тео-
рии предполагалось, что ЭДС электрохимической системы складывается
только из двух скачков потенциала, возникающих на границах «электрод –
электролит»:

 
2 2 1 1L M L Mˆ ˆ– .Е    (3.221)
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Из уравнения (3.221) видно, что ЭДС зависит от концентрации раство-
ров электролитов.

Скачок потенциала на границе соприкосновения двух металлов по этой
теории равен нулю, что не соответствует действительности. Если в электро-
химической системе, состоящей из двух электродов первого рода:

    M1  M1A M2A  M2, (3.222)

путем подбора составов и концентраций электролитов добиться того, что
скачки потенциалов 

2 2 1 1L M L Mˆ ˆи   будут равны нулю (это практически дости-
жимые условия, называемые потенциалом нулевого заряда, на которых
подробнее остановимся несколько позже), то суммарная ЭДС вопреки хи-
мической теории не будет равна нулю, а будет равна:

     
2 1М М .Е   (3.223)

Оценку контактной разности потенциалов можно произвести следующим
образом. Преобразуем уравнение (3.210) к виду

( ) ( )– .i i i iz F z F           (3.224)

Поскольку электрохимический потенциал и внешний потенциал подда-
ются экспериментальному определению, левую сторону равенства (3.224)
называют реальным потенциалом (). Обратное преобразование уравне-
ния (3.224) приводит к выражению электрохимического потенциала через
реальный потенциал:

  ( ) .i iz F      (3.225)

В случае, если рассматриваемой системой является металл, а переноси-
мой заряженной частицей – электрон, разность между общей энергией пе-
реноса электрона из бесконечности в вакууме внутрь системы и энергией
переноса его из бесконечности в вакууме в точку непосредственной бли-
зости к поверхности (см. уравнение (3.224)) будет равна по величине и об-
ратна по знаку работе выхода электрона:

  = –e. (3.226)

Условиям электрохимического равновесия соответствует равенство
электрохимических потенциалов электронов в сосуществующих фазах М1
и М2, с использованием уравнений (3.225) и (3.226) получаем:

    
 1 2 1 2 1 2

2 1 2 1

е(М ) е(М ) е(М ) е(М ) M M

e(M ) e(M ) M M

μ – μ – Ψ – Ψ

– ω 0.

F

F

    

    

 
(3.227)
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Решив получившееся уравнение относительно значения контактной раз-
ности потенциалов (вольта-потенциала 

2 1M M ), получим:

    1 2

2 1

е(M ) e(M )
M M

–
.

F
 

  (3.228)

Значения работы выхода электрона для многих металлов даются
в справочниках (см., например: Краткий справочник физико-химических ве-
личин / под. ред. К. П. Мищенко. Л. : Химия, 1974), эти данные опреде-
лены экспериментально, например, по измерениям термоэлектрического тока
и температуры по уравнению Ричардсона:

   
e–2e ,kTi AT



 (3.229)

где А – постоянная Ричардсона. Чем меньше работа выхода электрона, тем
проще ему выйти за границу раздела фаз. При соприкосновении двух разно-
родных металлов электроны будут частично переходить от металла с меньшей
работой выхода к металлу с большей работой выхода. Возникший при этом
скачок потенциала будет препятствовать дальнейшему переходу электронов
из первого металла во второй. В результате установится электрохимическое
равновесие, характеризующееся скачком потенциала 

2 1M M  в соответствии
с уравнением (3.228).

Например, оценка контактной разности потенциалов в элементе Даниэля–
Якоби для пары «цинк – медь» (CuZn) составляет 0.3 В. С учетом того,
что значение стандартной ЭДС элемента Даниэля–Якоби E0 = 1.1 В, вольта-
потенциал вносит существенный вклад (~ 27 %) в общее значение ЭДС.

Следует отметить, что имеются электрохимические системы, в которых
нет контакта между двумя разными металлами, например, цепь, составленная
из двух газовых электродов:

    Pt, H2  H+, OH–  O2, Pt, (3.230)

или из двух окислительно-восстановительных электродов:

 Pt  Fe2+, Fe3+  Ce3+, Ce4+  Pt. (3.231)

Как следствие, вольта-потенциал 
2 1M M  не входит в общее выражение

для вычисления ЭДС таких элементов, и расчет ведется фактически по урав-
нению (3.221), вытекающему из химической теории. Наличие контактного
потенциала, таким образом, нельзя считать обязательной составляющей ЭДС,
он отсутствует в элементах, в которых оба электрода сделаны из металла
одной природы.
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3.7.2. Природа скачка потенциала на границе раздела фаз
Существует несколько возможных механизмов возникновения скачка

потенциала на границе раздела фаз. Один из них – это обмен заряженными
частицами. Рассмотрим его на примере металла М, опущенного в раствор
собственной соли. Перед погружением металла в раствор и брусок метал-
ла, и раствор являются электронейтральными. В общем случае химический
потенциал ионов Мz+ в растворе не равен химическому потенциалу их
в металле. Поэтому при соприкосновении этих фаз начинается процесс
переноса ионов Мz+ из фазы, где Mz+ больше, в фазу, где он меньше. Соот-
ветственно первая из фаз начинает заряжаться отрицательно, а вторая –
положительно. Возникающее разделение заряда препятствует такому пере-
носу, замедляя его скорость и интенсифицируя обратный процесс. Наконец
устанавливается состояние электрохимического равновесия, когда скорость
прямого процесса выравнивается со скоростью обратного. Эта ситуация
описывается уравнением, аналогичным (3.12):

 z MLМ
ˆ– .zF   (3.232)

Это означает, что химические потенциалы ионов Мz+ в сосуществующих
фазах различаются, но эта разность компенсируется скачком электричес-
кого потенциала, действующим в противоположном направлении.

Одной из разновидностей такого обмена является возникновение кон-
тактной разности потенциалов на границе раздела двух металлов (здесь
электроны участвуют в процессе обмена), о которой говорилось в п. 3.7.1.

Другой причиной возникновения скачка потенциала может быть специ-
фическая адсорбция ионов определенного сорта на поверхности раздела
фаз (чаще всего ионы находятся в жидкой фазе, адсорбируясь на твердой по-
верхности). Установлено, что большей способностью к преимущественной
адсорбции обладают анионы.

Третья возможная причина возникновения скачка потенциала связана
с преимущественной ориентацией полярных молекул на границе раздела
в определенном направлении. Величина возникающего таким образом скачка
потенциала определяется дипольным моментом соответствующих молекул,
их количеством и степенью ориентации. Полярными частицами, способными
ориентироваться на границе раздела, могут быть молекулы как растворителя,
так и растворенного вещества, способного адсорбироваться на границе раз-
дела. В этом смысле второй и третий механизмы практически совпадают.
По мере увеличения концентрации таких поверхностно-активных веществ
будет наблюдаться и увеличение скачка потенциала до некоторого предела,
соответствующего насыщению поверхностного слоя.
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На практике возникновение скачка потенциала между двумя фазами мо-
жет происходить либо преимущественно по одному из перечисленных меха-
низмов, либо одновременно по нескольким (всем) из них. Таким образом,
в общем случае гальвани-потенциал, возникающий на границе раздела фаз,
является суммой нескольких составляющих:

ˆ ,exch s dip       (3.233)

где exch – скачок потенциала, обусловленный обменом; s – скачок потен-
циала, обусловленный специфической адсорбцией; dip – скачок потенциа-
ла, обусловленный ориентацией молекул.

3.7.3. Двойной электрический слой
на границе раздела «электрод – электролит»
Возникновение скачка потенциала на границе раздела фаз неизбежно

должно сформировать некоторое особенное распределение заряженных
частиц вблизи границы раздела. Такое специфическое распределение полу-
чило название «двойной электрический слой». Следует отметить, что
строение двойного электрического слоя не влияет на величину электродно-
го потенциала, который определяется изменением энергии соответствую-
щего процесса, протекающего на электроде (см. уравнение (3.12)). В то
же время строение двойного электрического слоя оказывает существенное
влияние на кинетику электродных реакций. Однако рассматривая вопрос
о механизмах образования скачков потенциала на границе раздела фаз,
следует хотя бы вкратце остановиться на существовавших теориях строе-
ния двойного электрического слоя.

Модельные представления о строении двойного электрического слоя
развивались в течение длительного времени. В 1853 г. Гельмгольцем была
предложена первая количественная теория, в которой двойной электричес-
кий слой представлялся в виде плоского конденсатора. Одной из обкладок
служит заряженная поверхность электрода, другая – представляет собой
воображаемую плоскость, проходящую через центры ионов с противопо-
ложным зарядом, электростатически взаимодействующих с поверхностью
электрода. Толщина такого двойного слоя будет соответствовать радиусу
находящихся у поверхности ионов. Известно, что в плоском конденсаторе
плотность заряда будет прямо пропорциональна скачку потенциала между
обкладками, изменяющемуся линейно:

     LM LMˆ ˆ ,
4
Dq C

l
   


(3.234)

здесь С – емкость двойного электрического слоя; D – диэлектрическая по-
стоянная среды, заполняющей пространство между обкладками конденса-
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тора; l – расстояние между обкладками. Схематическое представление
о структуре такого двойного слоя и изменение потенциала с расстоянием
от поверхности изображены на рис. 3.7.

Рис. 3.7. Строение двойного электрического слоя
и зависимость изменения потенциала от расстояния от поверхности электрода

в соответствии с моделью Гельмгольца

хl = r i

l = r i

gLM

Уравнение (3.234) хорошо согласуется с экспериментальными резуль-
татами для концентрированных растворов, однако теория Гельмгольца
плохо применима для описания электрокинетических явлений (электрофорез
и электроосмос) и влияния ионной силы. Альтернативой явилась теория
диффузного строения двойного электрического слоя Гуи (1910) и Чапмена
(1913). В ней помимо электростатических учтены силы теплового моле-
кулярного движения, приводящие к разупорядочению. В результате ионы
не плотно прилегают к поверхности электрода, а распределяются вблизи нее
диффузионно – с убывающей по мере удаления плотностью заряда. При таком
строении двойного слоя для расчетов уже нельзя воспользоваться форму-
лой плоского конденсатора. Для расчета плотности заряда как функции
потенциала предложено рассматривать ионы как материальные точки, а рас-
пределение заряда вблизи поверхности – в соответствии с законом Больц-
мана (рис. 3.8). При этом работы Гуи и Чапмена были опубликованы рань-
ше теории Дебая – Хюккеля и послужили одной из предпосылок создания
этой теории.
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Результаты диффузной теории двойного электрического слоя гораздо
лучше позволили описать так называемые электрокинетические явления,
влияние концентрации и температуры. Однако при расчетах емкости пред-
почтение отдавалось теории Гельмгольца. Наилучшую сходимость теория
Гуи–Чапмена показывала в тех случаях, когда теорию Гельмгольца нельзя
было применить, и наоборот. Таким образом, напрашивается вывод, что
строение двойного электрического слоя можно описать моделью, сочетающей
в себе обе теории. Именно такое описание было предложено Штерном
(1924). В его адсорбционной теории предполагалось, что двойной электри-
ческий слой состоит из двух частей – плотной (гельмгольцевской) части
и диффузной части, ионов, распределенных по некоторому закону вблизи
поверхности электрода (рис. 3.9).

Таким образом, скачок потенциала на границе «электрод – электролит»
можно разбить на две составляющие – скачок потенциала в плотной части
(обозначаемый как -потенциал) и скачок потенциала в диффузной части
двойного слоя (-потенциал). Кроме того, в теории Штерна рассматрива-
лась возможность удержания ионов в плотной части двойного слоя не только
за счет электростатических взаимодействий, но и за счет сил специфической
адсорбции, т. е. сил некулоновской природы. Поэтому при варьировании
состава раствора, при неизменном значении потенциала, строение двойного
электрического слоя может существенным образом изменяться. Так, в раст-
ворах, содержащих поверхностно-активные ионы, число последних в плот-

Рис. 3.8. Строение двойного электрического слоя
и зависимость изменения потенциала от расстояния от поверхности электрода

в соответствии с моделью Гуи – Чапмена

хl = r i

l = r i

gLM
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ном слое может даже превышать эквивалентно необходимое с точки зре-
ния зарядовой компенсации, что приводит к так называемой перезарядке
двойного слоя (рис. 3.10).

Рис. 3.9. Строение двойного электрического слоя и зависимость изменения
потенциала от расстояния от поверхности электрода

в соответствии с моделью Штерна

хl = r i

l = r i

gLM



Рис. 3.10. Строение двойного электрического слоя и зависимость изменения
потенциала от расстояния от поверхности электрода

в случае специфической адсорбции ионов

х

l = r i

l = r i

gLM


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Таким образом, скачок потенциала на границе раздела «электрод –
электролит» определяемый природой и концентрацией потенциалобразую-
щих ионов, может быть реализован по-разному в зависимости от состава
электролита. И хотя различие в строении двойного слоя не оказывает влия-
ния на величину равновесного потенциала, оно становится принципиаль-
ным при рассмотрении электрохимических процессов и их скоростей при на-
рушении равновесия – протекании электрического тока через электрод.

3.8. Примеры использования
гальванических элементов

для получения энергии

3.8.1. Электрохимические источники тока
Э л е к т р о х и м и ч е с к и м и  и с т о ч н и к а м и  т о к а  называют

устройства, позволяющие преобразовывать энергию химического превра-
щения непосредственно в электрическую энергию. Иными словами, тео-
ретически любой из гальванических элементов мог бы быть использован
для этих целей. Однако существует ряд требований, определяющих «конку-
рентоспособность» реальных технических устройств:

1. Возможно бóльшее значение величины ЭДС.
2. Возможно меньшие значения поляризации (перенапряжения) электро-

дов при работе элемента и, следовательно, понижения рабочего напряжения
при прохождении электрического тока в цепи в процессе работы элемента.

3. Большая удельная емкость элемента, т. е. большое значение общего
количества электричества, которое может выдать элемент при работе на еди-
ницу его массы и объема.

4. Максимально возможная удельная мощность, т. е. максимально воз-
можное количество энергии, отдаваемое элементом (в расчете на его еди-
ничную массу и/или объем) за единицу времени.

5. Низкий саморазряд элемента, под которым подразумевают самопро-
извольное уменьшение емкости ячейки при разомкнутой внешней цепи.
Причиной саморазряда могут являться побочные процессы, приводящие
к расходованию составляющих электродов. Этим процессам могут способ-
ствовать неконтролируемые примеси, которые вызывают возникновение
локальных элементов.

6. Стоимость используемого гальванического элемента. Для удобства
сравнения она часто рассчитывается на единицу производимого количества
электричества.
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Применяемые на практике электрохимические источники тока условно
подразделяют на три группы: первичные источники тока (одноразовые
батарейки), вторичные источники тока (аккумуляторы) и электрохимичес-
кие генераторы.

3.8.2. Первичные источники тока
Начало промышленного производства первичных химических источни-

ков тока (так называемых сухих элементов) было заложено в 1865 г. фран-
цузом Ж. Л. Лекланше, предложившим марганцево-цинковый элемент с соле-
вым электролитом. Схема такого элемента была дана в п. 3.3.2 (см. уравнение
(3.127)), а лежащая в основе химическая реакция представлена уравнением
(3.128). В 1880 г. Ф. Лаландом был создан марганцево-цинковый элемент
с загущенным электролитом. Впоследствии этот элемент был значительно
улучшен. Существенное улучшение характеристик было получено при приме-
нении электролитического диоксида марганца на катоде и хлорида цинка
в электролите. До 1940 г. марганцево-цинковый солевой элемент был практи-
чески единственным используемым первичным химическим источником тока.
Несмотря на появление в дальнейшем других первичных источников тока
с более высокими характеристиками, марганцево-цинковый солевой элемент
используется в очень широких масштабах, в значительной мере благодаря
его относительно невысокой цене. Конструкция такого элемента изображена
на рис. 3.11.

Рис. 3.11. Конструкция марганцево-цинкового солевого
гальванического элемента:

1 – непроводящая изолирующая крышка; 2 – электролит (смесь хлорида цинка
и хлорида аммония); 3 – диоксид марганца; 4 – графитовый стержень;

5 – цинковый стаканчик, служащий анодом

(+)

(–)

1

2

3

4

5
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В сухих элементах по оси батарейки расположен угольный стержень
токосъемника катода. Сам катод – это система, в которую входят диоксид
марганца, уголь электрода и электролит. Цинковый стаканчик служит ано-
дом и образует металлический корпус элемента. Электролит также представ-
ляет собой смесь, в которую входят нашатырь и хлорид цинка.

В так называемых хлорно-цинковых элементах электролит почти на 100 %
представляет собой хлорид цинка. Потенциалобразующая реакция в таком
элементе записывается следующим образом:

  8MnO2 + 4Zn + 2ZnCl2 + 9H2O  8MnOOH + ZnCl2  4ZnO  5H2O.   (3.235)

Различие в номинальном напряжении в описанных элементах минимально:
1.55 В и 1.6 В соответственно.

Несмотря на то, что хлорно-цинковые элементы имеют большую ем-
кость по сравнению с элементами Лекланше, это преимущество пропадает
при малой нагрузке. Поэтому на них часто пишут «heavy-duty», т. е. эле-
менты с повышенной мощностью. Эффективность всех сухих элементов
сильно падает при увеличении нагрузки.

Получившие распространение так называемые щелочные батарейки –
это, по сути, все те же цинково-марганцевые элементы, появившиеся в XIX в.
Единственное отличие заключается в специально подобранной смеси элект-
ролита, позволяющей добиться заметного увеличения емкости и срока хра-
нения таких батареек. В простейшем случае электролитом является гелеоб-
разный раствор КОН или КОН в матрице. Схема такого элемента может
быть представлена следующим образом:

  (–) Zn  KOH, K2[Zn(OH)4]  MnO2, C  Zn (+). (3.236)

Первичная реакция на аноде может быть записана как

 Zn + 4OH– – 2e  [Zn(OH)4]
2–. (3.237)

При насыщении раствора цинкатами устанавливается равновесие:

    [Zn(OH)4]
2–  Zn(OH)2 + 2OH–  ZnO + 2OH– + H2O. (3.238)

Поэтому суммарную потенциалобразующую реакцию записывают раз-
ными способами:

2MnO2 + Zn + 2OH– + H2O  2MnOOH + [Zn(OH)4]
2–, (3.239)

    2MnO2 + Zn + 2H2O  2MnOOH + Zn(OH)2, (3.240)

  2MnO2 + Zn + H2O  2MnOOH + ZnO. (3.241)

Если химический состав у щелочных батареек мало отличается от ис-
пользуемого в элементе Лекланше, то в конструкции различия существен-
ны. Внешний корпус у них не является анодом, это просто защитная оболоч-
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ка. Анод представляет собой желеобразную смесь цинкового порошка впере-
мешку с электролитом (который, в свою очередь, является водным раствором
гидроксида калия). Для уменьшения скорости коррозии цинк может быть
легирован небольшими добавками свинца, индия, висмута и алюминия. Ско-
рость коррозии цинка существенно возрастает при увеличении содержания
в нем железа, поэтому очень важно снижать долю железа до минимально-
го уровня. Средний диаметр частиц цинка находится в пределах 155–255 мкм,
удельная поверхность составляет около 0.02 м2/г. Катод, смесь угля и диок-
сида марганца, окружает анод и электролит. Он отделяется слоем неткано-
го материала, таким, например, как полиэстер.

В зависимости от области применения щелочные батарейки могут про-
служить в 4–5 раз дольше, чем обычные угольно-цинковые. Особенно замет-
на эта разница при таком режиме использования, когда короткие периоды
высокой нагрузки перемежаются длительными периодами бездействия.

Следует отметить, что щелочные батарейки не являются перезаряжае-
мыми, потому что химические процессы, на которых они основаны, необ-
ратимые. Если такую батарейку поставить в зарядное устройство, то она
будет вести себя не как аккумулятор, а скорее как резистор – начнет нагре-
ваться, что в итоге может привести к взрыву.

Другим наиболее часто используемым в практике химическим источ-
ником тока является ртутно-цинковый элемент:

(–) Zn  KOH, K2[Zn(OH)4]  HgO, Hg (+), (3.242)

в котором суммарная токообразующая реакция представлена уравнением

  Zn + HgO = ZnO + Hg, E0 = 1.35 В, (3.243)

и серебряно-цинковый элемент:

(–) Zn  KOH, K2[Zn(OH)4]  Ag2O, Ag (+), E0 = 1.6 В.  (3.244)

Ртутно-цинковые батареи характеризуются стабильным напряжением,
высокой удельной объемной энергией, хорошей временной стабильностью
и устойчивостью к внешним механическим воздействиям, поэтому они
до недавнего времени широко применялись в различных портативных при-
борах и устройствах. Однако из-за высокой токсичности ртути, ее высокой
стоимости и заметного снижения характеристик при низких температурах
они были вытеснены из большинства областей применения литиевыми
источниками.

Серебряно-цинковые элементы выпускаются в дисковой (пуговичной
или монетной) форме. Они имеют высокую удельную массовую и объем-
ную энергию, практически постоянное разрядное напряжение (1.45–1.55 В
при 20 °С), относительно небольшую скорость саморазряда. Поэтому сфера
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их применения – электронные часы, калькуляторы, слуховые аппараты
и другие малогабаритные приборы, требующие небольших по размерам ис-
точников тока большой емкости с постоянным напряжением и длительным
сроком службы. К недостаткам следует отнести сравнительную дороговизну.
В настоящее время промышленный выпуск такого типа батарей в России
прекращен, однако в других странах они продолжают выпускаться. После
отказа от водных электролитов были разработаны источники тока с более
высокими энергетическими характеристиками и расширенным диапазоном
эксплуатационных возможностей. Самые большие успехи были достигнуты
при применении литиевых элементов с органическим и твердым электро-
литом.

Первые работы по применению лития в качестве анодного материала
в источниках тока появились в начале XX в., но реальное развитие они по-
лучили в 60-х гг. Изучались источники тока с твердофазными (MnO2, CuO,
I2, CFx, FeS2 и др.) и жидкофазными (SO2 и SOCl2) катодными материалами.

Основные электрохимические системы литиевых элементов
Источники тока на базе системы литий/диоксид марганца (Li/MnO2).

Элементы Li/MnO2 с твердым катодом из диоксида марганца появились
на рынке первичных литиевых источников тока одними из первых. Электро-
литом является перхлорат лития в смешанном органическом растворителе.
Такие электродные реакции записываются следующим образом:

анод: Li – е  Li+, (3.245)
катод: Li+ + MnO2 + е  LiMnO2. (3.246)

Суммарная реакция для этой системы записывается в виде:

   Li + MnO2  LiMnO2, (3.247)

т. е. литий взаимодействует с диоксидом марганца с образованием сложного
оксида манганита лития.

Напряжение разомкнутой цепи элемента Li/MnO2 составляет 3.5 В, номи-
нальное напряжение – 3 В, хотя первоначальное напряжение при подклю-
чении нагрузки может быть и немного выше. Конечное напряжение – 2В.
Рабочий диапазон температур, как правило, от –20 до +55 °С. Срок хране-
ния – до 10 лет при саморазряде порядка 1 % в год (и не более 2–2.5 %).

Источники тока на основе системы литий/оксид меди (Li/CuO).
Катодом служит хорошо спрессованная масса оксида меди, смешанного с уг-
леродом (в виде сажи или графита). Электролит тот же, что и в Li/MnO2
элементе. Элементы Li/CuO имеют рабочее напряжение, сопоставимое с на-
пряжением щелочных марганцево-цинковых элементов. Но в них удалось
достигнуть в 3 раза большей удельной энергии.
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В процессе работы элемента происходит реакция

 2Li + CuO  Li2O + Cu, (3.248)

при этом разрядный процесс протекает в несколько этапов:

   CuO  Cu2O  Cu. (3.249)
Напряжение разомкнутой цепи элемента – 2.5 В, рабочее напряжение –

1.2–1.5 В в зависимости от тока разряда. Элемент Li/CuO работоспосо-
бен в интервале температур от –10 до +70 °С. Срок хранения элементов
при 20 °С – до 10 лет. Элементы широкого распространения не получили.

Источники тока на базе системы литий/иод (Li/I2). Элементы систе-
мы Li/I2 отличаются от прочих литиевых элементов тем, что они не со-
держат жидкого электролита и не требуют применения специального сепа-
ратора.

Работа источника тока Li/I2 основана на реакции
 2Li + I2  2LiI. (3.250)

При прямом контакте йодсодержащего катода и лития в результате
прямой химической реакции образуется твердый иодид лития LiI, который
является электролитом и в то же время играет роль сепаратора, разделяю-
щего два активных материала.

Напряжение разомкнутой цепи элемента – 2.8 В. Напряжение опреде-
ляется сопротивлением слоя иодида лития, который по мере разряда по-
степенно накапливается в межэлектродном пространстве и вызывает ли-
нейное снижение напряжения до 2.2–2.4 В. Когда весь запас йода закон-
чится, напряжение резко падает.

Элементы обеспечивают сохранность в течение 10–15 лет при само-
разряде около 10 % за весь срок службы. Саморазряд определяется реак-
цией лития и йода, который диффундирует через слой йодида лития. Поте-
ри на саморазряд зависят от толщины слоя LiI и поэтому в наибольшей
степени имеют место на начальной фазе работы: все потери на самораз-
ряд проявляются при разряде не более чем на 25–30 %.

При работе элементов Li/I2 не образуется газов. Общий объем их по-
стоянен в течение всего периода работы. Они переносят значительные на-
рушения условий эксплуатации без каких-либо последствий. Специфичный
механизм работы элемента и его характеристики делают его пригодным
для выполнения задач, требующих повышенной надежности. Источники
тока с емкостью порядка нескольких ампер-часов применяются в меди-
цинских устройствах, прежде всего в имплантируемых кардиостимулято-
рах. Они работоспособны в интервале температур от –10 до +60 °С.

Источники тока на основе системы литий/полифторуглерод. Эле-
менты этой группы являются одними из первых коммерциализированных.
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Эти элементы дороже, чем элементы Li/MnO2, однако они сохраняют рабо-
тоспособность при более высокой температуре и поэтому находят приме-
нение в первую очередь в устройствах, нагревающихся в течение работы.
Активным веществом катода является полимер фторированного углерода
с общей формулой (CFx)n. Индекс х обычно близок к единице, хотя извест-
ны фторуглеродные композиции с х от 0.25 до 1.35. Фторированный углерод
получают прямым взаимодействием фтора с углеродом при температурах
300–600 °С.

В качестве электролита чаще всего используют раствор тетрафторбора-
та лития в -бутиролактоне или раствор перхлората лития в смеси пропи-
ленкарбоната с диметоксиэтаном, а также растворы гексафторарсената лития
в диметилсульфоксиде.

Токообразующая реакция имеет вид:
 nLi + (CF)n  nLiF + nC. (3.251)

В процессе разряда превращения, совершающиеся во фторированном
углероде, приводят к росту электропроводности положительного электрода,
и условия разряда улучшаются.

Напряжение разомкнутой цепи элемента составляет 3.2–3.3 В. Рабочее
напряжение постоянно на протяжении почти всего разряда в широком ин-
тервале температур (от –40 до +85 °С). Элементы теряют не более 20 %
начальной емкости при хранении более 10 лет.

Литий-фторуглеродные элементы в настоящее время применяются глав-
ным образом в качестве источников питания портативной электронной ап-
паратуры, особенно такой, которая разогревается в ходе работы. Но при тем-
пературе ниже 0 °С и средних и больших токах разряда эти элементы
уступают более дешевым элементам системы Li/MnO2.

Элементы Li/CFx обеспечивают гораздо более высокую мощность, чем
элементы системы Li/I2, и поэтому успешно используются для их замены
в кардиостимуляторах нового поколения, а также в имплантируемых дефиб-
рилляторах.

Источники тока на базе системы литий/дисульфид железа (Li/FeS2).
В последнее время, несмотря на высокую стоимость, востребованными
оказались элементы системы Li/FeS2, что определено рядом неоспоримых
достоинств.

Реакция, протекающая при их разряде, имеет вид:

  4Li + FeS2  2Li2S + Fe. (3.252)

Удельная энергия этих элементов достигает 300 Вт  ч/кг и 600 Вт  ч/л,
сохранность – 15 лет и более. Они работоспособны при температуре –40 °С,
что могут обеспечить только литиевые элементы с жидкофазными катодами.
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Li/FeS2 элементы имеют лучшие характеристики, в особенности при боль-
шой потребляемой мощности.

Источники тока на основе системы литий/диоксид серы (Li/SO2).
Литиевые элементы системы литий/диоксид серы с жидкофазным катодным
материалом хорошо исследованы и широко распространены. В качестве катода
в элементах применяется смесь сажи с графитом и связующими добавка-
ми, которая наносится на металлическую основу. Электролит элемента
состоит из растворенного в органическом растворителе диоксида серы SO2
(70–75 % по объему) с добавками для обеспечения необходимой электро-
проводности.

Электрохимическая реакция, которая протекает в элементе при под-
ключении нагрузки, имеет вид:

    2Li + 2SO2  Li2S2O4. (3.253)

Напряжение разомкнутой цепи элементов Li/SO2 – 3 В. Элементы этой
системы обладают большой удельной мощностью и работоспособны в диа-
пазоне температур от –60 до +70 °С. Разрядное напряжение составляет
2.6–2.9 В в зависимости от плотности тока.

К недостаткам Li/SO2 элементов относятся большое внутреннее давле-
ние и опасность сильного нагрева при коротких замыканиях. Для предотвра-
щения нежелательных эффектов в корпусе устанавливают специальный пре-
дохранитель, который срабатывает при 100 °С и обеспечивает сбрасыва-
ние излишнего давления газа. Из-за повышенного давления элементы
производятся чаще всего в цилиндрической конструкции, бобинной и рулон-
ной. В первом случае литиевый анод запрессовывается по периферии,
а прессованный угольный катод располагается в центре. При рулонной сбор-
ке пакета электродов обеспечиваются более высокие энергетические ха-
рактеристики. Срок хранения батареек Li/SO2 – до 10 лет. Саморазряд про-
исходит за счет реакции лития с электролитом, скорость его не превышает
1–2 % в год при 20 °С.

Источники тока на базе системы литий/тионилхлорид (Li/SOCl2).
Элементы системы Li/SOCl2 с жидкофазным катодом обладают наилучши-
ми удельными характеристиками среди литиевых первичных источников тока.

Реакция, протекающая при разряде, имеет вид:

   4Li + 2SOCl2  4LiCl + SO2 + S. (3.254)

Так как основная часть SO2 растворяется в электролите, большого из-
быточного давления в элементе не появляется.

Напряжение разомкнутой цепи элемента – 3.67 В, рабочее напряжение –
3.3–3.5 В в зависимости от тока разряда. Элементы работоспособны в ин-
тервале температур от –60 до +85 °С, некоторые – до +130 °С. Конструкция
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элементов Li/SOCl2 подобна конструкции элементов Li/SO2, но тионилхлорид
значительно агрессивнее других электролитов, вследствие этого обеспечение
их пожаро- и взрывобезопасности потребовало больших усилий от раз-
работчиков и технологов. При низкой температуре (порядка –50 °С) элемен-
ты имеют емкость в несколько раз меньше номинальной. Если после этого
они переносятся в теплое помещение, разряд продолжается и может иметь
место существенный их разогрев за счет разложения промежуточных про-
дуктов реакции, вплоть до взрыва. Для увеличения безопасности эксплуа-
тации литиевые элементы могут быть снабжены аварийными клапанами
для сброса газа, плавкими предохранителями, тепловыми выключателями.
Срок хранения этих элементов – до 10 лет, при саморазряде 1.5–2 % в год
и при температуре 20 °С.

3.8.3. Вторичные источники тока (аккумуляторы)
А к к у м у л я т о р а м и  называют источники тока многоразового

использования, которые после разрядки могут быть регенерированы путем
наложения внешнего электрического поля. Очевидно, что в основе такого
элемента должна лежать обратимая электрохимическая реакция, самопроиз-
вольно протекающая в одном направлении при работе элемента (разряде)
и в обратном направлении под воздействием энергии внешнего источника
при пропускании электрического тока.

Классическим примером наиболее распространенного в практическом
использовании аккумулятора является кислотный свинцовый аккумулятор.

Свинцовый кислотный аккумулятор. Первый работоспособный свин-
цово-кислотный аккумулятор был изобретен в 1859 г. французским ученым
Г. Планте. Конструкция аккумулятора представляла собой электроды из лис-
тового свинца, разделенные сепараторами из полотна, которые были свер-
нуты в спираль и помещены в сосуд с 10 %-ным раствором серной кисло-
ты. Недостатком первых свинцово-кислотных аккумуляторов была их невы-
сокая емкость. В 1880 г. К. Фор предложил методику изготовления намазных
электродов путем нанесения на пластины окислов свинца. Такая конструк-
ция электродов позволила значительно повысить емкость аккумуляторов.
Схему гальванического элемента, лежащего в основе работы свинцового ак-
кумулятора, можно записать следующим образом:

(–) Pb, PbSO4  H2SO4  PbSO4, PbO2  Pb (+). (3.255)

Процессы, протекающие на электродах, можно представить следующи-
ми реакциями:

разряд2–
4 4Pb + SO – 2e PbSO , (3.256)

   разряд2–
2 4 4 2PbO + 4H SO + 2e PbSO + 2H O.   (3.257)
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Суммарная реакция, протекающая при работе элемента:

    разряд
2 2 4 4 2Pb + PbO 2H SO (р-р) 2PbSO + 2H O.  (3.258)

При зарядке аккумулятора все реакции протекают в обратных направ-
лениях.

Таким образом, при разряде свинцового аккумулятора на обоих электро-
дах формируется малорастворимый сульфат свинца (двойная сульфатация)
и происходит заметное разбавление серной кислоты.

ЭДС свинцового аккумулятора можно рассчитать обычным образом
по уравнению Нернста:
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(3.259)

Напряжение разомкнутой цепи заряженного аккумулятора равно 2.05–
2.15 В, в зависимости от концентрации серной кислоты. При разряде по ме-
ре разбавления электролита напряжение разомкнутой цепи аккумулятора по-
нижается. Не рекомендуется разряжать аккумулятор ниже значений ЭДС
1.95–2.03 В.

При заряде свинцово-кислотного аккумулятора, как и в других аккумуля-
торах с водным электролитом, имеют место побочные реакции выделения
газов. Выделение водорода начинается при полном заряжении отрицатель-
ного электрода. Кислород начинает выделяться гораздо раньше: в обычных
условиях заряда – при 50–80 % заряженности (в зависимости от тока заря-
да), а при температуре 0 °С – уже после заряда на 30–40 %. Вследствие
этого отдача положительного электрода по емкости составляет 85–90 %.
Для получения полной разрядной емкости при заряде аккумулятору должен
быть обеспечен перезаряд на 10–20 %. Этот перезаряд сопровождается
существенным выделением водорода на отрицательном электроде и кисло-
рода – на положительном электроде.

Выделение водорода имеет место и при хранении заряженного свинцово-
кислотного аккумулятора. Саморазряд его определяется преимущественно
скоростью растворения свинца согласно реакции

 Pb + H2SO4  PbSO4 + H2. (3.260)

Скорость этого процесса зависит от температуры, объема электролита
и его концентрации, но более всего от чистоты материалов электродов. В от-
сутствие примесей реакция протекает медленно из-за большого перенапря-
жения выделения водорода на свинце. Но на практике на поверхности свинцо-
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вого электрода всегда имеется некоторое количество примесей, среди них
наибольшее влияние оказывает сурьма, содержание которой в сплаве для ре-
шеток и токоведущих деталей доходит до 6 %.

На положительном электроде может также самопроизвольно проходить
реакция восстановления диоксида свинца:

PbO2 + H2SO4  PbSO4 + 1/2O2 + H2O, (3.261)
в результате которой выделяется кислород, но скорость ее незначительна.

В процессе эксплуатации саморазряд аккумулятора может увеличиваться
из-за образования дендритных мостиков из металлического свинца. Потери
емкости свежеизготовленного аккумулятора за счет саморазряда, как прави-
ло, не превышают 2–3 % в месяц, но при эксплуатации они быстро увели-
чиваются.

Никель-кадмиевые и никель-железные щелочные аккумуляторы.
Щелочные никель-кадмиевые и никель-железные аккумуляторы являются
наиболее широко используемыми в практике после кислотных свинцовых.
Поскольку единственным отличием является использование разного металла
в качестве анода, можно рассмотреть работу этих устройств в одном разделе.
Схемы гальванических элементов, положенных в основу никель-кадмиевых
и никель-железных аккумуляторов, следующие:

   Cd  KOH  NiOOH, Ni, (3.262)
   Fe  KOH  NiOOH, Ni. (3.263)

Потенциалобразующие реакции, протекающие на анодах никель-кадмие-
вого и никель-железного аккумуляторов, можно представить соответственно
таким образом:

  Cd – 2e  Cd2+, (3.264)
  Fe – 2e  Fe2+. (3.265)

Реакция на катоде в реальности является более сложной и неоднознач-
ной с точки зрения путей ее протекания. Это связано со способностью никеля
образовывать соединения, в которых он проявляет различные степени окис-
ления, а также с различной степенью гидратации образующихся оксидов.
Поэтому процессы, происходящие на катоде, записывают по-разному. Наи-
более часто приводится следующая реакция:

 NiOOH + H2O + e  Ni(OH)2 + OH–. (3.266)

Упрощенность такого представления процесса, протекающего на като-
де, подтверждается тем фактом, что напряжение разомкнутой цепи свеже-
заряженного щелочного аккумулятора достигает 1.45–1.7 В, что намного
превышает теоретическое значение ЭДС, равное 1.30 В для никель-кадмие-
вой и 1.37 В для никель-железной ячеек. Такое превышение напряжения
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объясняют образованием оксидов четырехвалентного никеля при заряде ак-
кумулятора. В течение некоторого времени высшие оксиды никеля распа-
даются, и напряжение разомкнутой цепи принимает стационарное значение:
1.30–1.34 В для никель-кадмиевого и 1.37–1.41 В для никель-железного ак-
кумулятора, что также выше ЭДС соответствующих элементов, если в их
основе лежат реакции (3.264) и (3.266) или (3.265) и (3.266) соответственно.

В качестве электролита используют 20–28 масс.% раствор KOH. Уве-
личение концентрации позволяет расширить температурный диапазон прак-
тического применения щелочных аккумуляторов до более низких темпера-
тур, вплоть до –40 °С.

Аккумуляторы с литиевым анодом. Дальнейшее развитие литий-со-
держащих источников тока в 90-х гг. прошлого столетия было направлено
главным образом на создание на их основе перезаряжаемых аккумулято-
ров. Несмотря на то, что определенные успехи в этом направлении были
достигнуты и ряд компаний начали производство литиевых аккумуляторов
(типоразмера АА) с катодами из MoS2, MnO2, TiS2 и LiMn3O6, широкомас-
штабного распространения они не получили. Основные причины этого за-
ключаются в следующем. Известно, что в литиевых элементах пассивирую-
щая пленка, возникающая на поверхности литиевого анода, предохраняет
его от самопроизвольного растворения (коррозии) в электролите при разомк-
нутой цепи, тем самым значительно увеличивая длительность хранения этих
элементов. При заряде такого аккумулятора, литий, выделяясь на электроде
в виде дендритов, покрывается защитной пленкой, как бы капсулируется,
что приводит к нарушению сплошности электрода с точки зрения электро-
проводности. Прорастание дендритов через электролит (сепаратор) способно
привести к замыканию анода и катода, а формирование развитой поверх-
ности – к неконтролируемым реакциям с большим выделением тепла. Все
эти процессы делают работу таких аккумуляторов нестабильной, а в ряде
случаев даже опасной. Поэтому было предложено использовать вместо чис-
того лития его композиции или соединения. Такие аккумуляторы получили
название литий-ионных аккумуляторов (ЛИА, Li-ion battery).

Li-ионный аккумулятор может быть изготовлен с использованием от-
рицательного электрода, состоящего из углерода, в который ионы лития
внедряются при заряде и извлекаются обратно при разряде:

   C6 + xLi+ + xe  LixC6. (3.267)

Катодом могут служить тот же углерод, так что ионы лития будут
совершать челночные перемещения (при чередовании циклов «разряд –
заряд») между анодом и катодом, или сложные оксиды лития и переход-
ных металлов, такие как LiCoO2, LiNiO2 и LiMn2O4. В качестве электро-
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лита используются органические карбонатные растворители и соль LiPF6.
Схему такого аккумулятора можно представить следующим образом:

   (–) LiC6  LiPF6, растворитель  Li1–хCoO2 (+). (3.268)

При заряде и разряде происходит процесс интеркаляции/деинтеркаля-
ции ионов лития, который для аккумулятора (см. схему (3.268)) можно
представить следующим образом:

на положительном электроде:

 Li1–xCoO2 + xLi+ + xe    LiCoO2, (3.269)

на отрицательном электроде: LiC6         Li1–xC6 + xLi+ + xe, (3.270)

суммарная реакция: LiC6 + Li1–xCoO2           Li1–xC6 + LiCoO2. (3.271)

Таким образом, токообразующая реакция, протекающая на обоих элект-
родах, сводится к непрерывной перекачке ионов Li+ через раствор: при за-
ряде – из катода в анод, а при разряде – в обратном направлении.

Использование углеродной матрицы сняло проблему катодного осаж-
дения лития. Ранее та же идея использовалась при попытках заменить Li
на литиевые сплавы, такие как LiAl, LiSn, LiCd, LiPb и др. Однако замена
чистого лития на используемый интеркалат приводит к существенной по-
тере удельной емкости и энергии: для LiC6 теоретическая удельная ем-
кость составляет всего лишь 372 А  ч/кг вместо 3860 А  ч/кг для чистого
лития. Предельный состав интеркалята LiC6 определяется кристаллографи-
ческими особенностями графита: каждый внедренный атом лития занима-
ет определенное место напротив центра карбенового кольца C6 в межслой-
ном пространстве кристаллической решетки графита. Применение LiCoO2,
LiNiO2 и LiMn2O4 обусловлено тем, что они имеют наиболее высокий (сре-
ди других литиевых соединений внедрения) положительный потенциал, что
обусловливает высокое суммарное напряжение аккумулятора.

Развитие литий-ионных аккумуляторов и их промышленное производство
с начала 90-х гг. XX в. совпало с широким внедрением портативных элект-
ронных приборов. Так, в 2000 г. 67 % всех ЛИА было предназначено для со-
товых телефонов, 24 % – для ноутбуков и 9 % приходилось на все остальные
области применения. В дальнейшем ЛИА начали использовать в военной
и космической технике.

3.8.4. Топливные элементы
Т о п л и в н ы м и  э л е м е н т а м и  называют электрохимические ячей-

ки, в которых реализован постоянный подвод веществ участников электро-
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химической реакции и отвод продуктов реакции. С этой точки зрения наи-
более удобной формой реагентов и продуктов реакции будут являться газы
или жидкости. Теоретически такой гальванический элемент может работать
бесперебойно все время, в течение которого будут осуществляться подвод
исходных веществ и отвод продуктов реакции.

Открытием топливного элемента принято считать 1839 г. Английский
ученый Уильям Гров, изучая электролиз воды, обнаружил, что электроды
после отключения от внешнего источника тока начали поглощать выделив-
шиеся газы (водород и кислород) и вырабатывать ток. Открытие процесса
электрохимического «холодного» горения водорода было в дальнейшем тео-
ретически обосновано в работах Оствальда и Нернста. Сам термин «топ-
ливный элемент» (Fuel Cell) появился позднее – он был предложен в 1889 г.
Людвигом Мондом и Чарльзом Лангером, пытавшимися создать устройство
для выработки электричества из воздуха и угольного газа.

Схему гальванического элемента, лежащего в основе открытого Гро-
вом топливного элемента, можно представить следующим образом:

    Pt, H2  OH–  O2, Pt; (3.272)

реакция на аноде: H2 + 2OH– – 2e = 2H2O, (3.273)

реакция на катоде: 1
2 O2 + H2O + 2e = 2OH–, (3.274)

суммарная реакция: H2 + 1
2 O2 = H2O. (3.275)

Следует отметить, что представленный выше топливный элемент можно
модифицировать при использовании неизменных газовых электродов –
водородного и кислородного, изменяя природу электролита, что может при-
водить даже к изменению природы носителей тока. Наибольшее распрост-
ранение получила классификация топливных элементов по типу электроли-
та как среды для внутреннего переноса ионов. Электролит между электро-
дами определяет операционную температуру, и от этой температуры зависит
тип катализатора, применяемого для ускорения электродных процессов. Воз-
можные варианты таких элементов и соответствующих электролитов при-
ведены в табл. 3.1.

Электрохимические процессы, протекающие в топливном элементе
с твердым кислородпроводящим электролитом, можно представить следую-
щим образом:

реакция на аноде: H2 + O2– – 2e = H2O, (3.276)

реакция на катоде: 1
2 O2 + 2e = O2–, (3.277)

суммарная реакция: H2 + 1
2 O2 = H2O. (3.278)

  3.8. Примеры использования гальванических элементов для получения энергии
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Электролит состоит из жидкого KOH, который циркулирует
в пространстве между электродами. Такие топливные элемен-
ты использовались с середины 1960-х гг. в космических про-
граммах, обеспечивая питанием электрические системы косми-
ческих кораблей «Буран», «Шаттл» и др. Коммерческое приме-
нение их ограничено, так как они должны работать с чистыми
водородом и кислородом (либо с кислородом воздуха, из кото-
рого удален углекислый газ). Щелочные ТЭ имеют КПД до 70 %

В качестве электролита используется твердая тонкая полимер-
ная мембрана, которая проводит водородные ионы (протоны)
с анода на катод. Такие ТЭ обеспечивают высокую плотность
тока, что позволяет уменьшать их вес, стоимость, объем и улуч-
шать качество работы. Неподвижный твердый электролит упро-
щает герметизацию в процессе производства, уменьшает корро-
зию и обеспечивает более долгий срок службы ТЭ. Эти ТЭ ра-
ботают при низких температурах (ниже 100 °С), что ускоряет
запуск и реакцию на изменения потребности в электричестве.
Они идеально подходят для транспорта и стационарных устано-
вок небольшого размера

Электролитом является бумажная матрица, насыщаемая фос-
форной кислотой, также проводящей протоны. Это наиболее
разработанные коммерчески развитые ТЭ. Они применяются
в стационарных электрогенераторных устройствах в зданиях,
гостиницах, больницах, аэропортах и электростанциях.
ТЭ на фосфорной кислоте вырабатывают электричество с КПД
более 40 % или около 85 %, если пар, который производит этот
ТЭ, используется для совместного производства тепла и элект-
ричества (в сравнении с 30 % КПД наиболее эффективного
двигателя внутреннего сгорания)

Используется расплавленная смесь лития/калия (или лития/
натрия) для проведения ионов карбоната от катода к аноду.
Рабочая температура ~ 650 °C, что позволяет применять топли-
во напрямую, без какой-либо дополнительной его подготовки,
и никель в качестве катализатора. Конструкция таких ТЭ более
сложна, чем конструкция ТЭ на фосфорной кислоте, из-за их
более высокой рабочей температуры и использования расплава
электролита. Им требуется существенное количество времени
для того, чтобы они достигли рабочей температуры и смогли

Т а б л и ц а  3.1
Классификация топливных элементов (ТЭ)

на основе используемого электролита
и их условные обозначения в мировой литературе

Топливный элемент Характериатика топливного элемента

Щелочной ТЭ (AFC)

ТЭ на протоно-
обменной мембране
(PEMFC)

ТЭ на фосфорной
кислоте (PAFC)

ТЭ на расплаве
карбоната (MCFC)
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О к о н ч а н и е  т а б л. 3.1

Топливный элемент Характериатика топливного элемента

реагировать на изменения в потребности в электричестве,
поэтому лучше всего они подходят для условий, где необходи-
ма постоянная подача больших количеств электроэнергии.
Наибольшее количество подобных установок построено в США
и Японии. В США имеется демонстрационная опытная электро-
станция мощностью 1.8 МВт

В качестве электролита используется твердый керамический
материал с проводимостью по ионам кислорода (например, ста-
билизированный иттрием оксид циркония) или по протонам
(например, допированный иттрием церрат или цирконат ба-
рия). В качестве электродов используют оксидные и компози-
ционные материалы. Рабочие температуры 600–1000 °С. Энерге-
тический КПД – около 60 %.
Их относительно простая конструкция (обусловленная исполь-
зованием твердого электролита и самых разных видов топлива)
в сочетании с существенным количеством времени, необходимым
для того, чтобы они достигли рабочей температуры и смогли
реагировать на изменения в потребности в электричестве, де-
лает их подходящими для больших и очень больших стацио-
нарных электрогенераторных установок и электростанций

ТЭ на твердых
оксидах (SOFC)

Соответственно схема такого элемента может быть представлена
следующим образом:

Pt, H2  O2–  O2, Pt. (3.279)
Топливом в таком устройстве может служить не только чистый водо-

род, но и другие газы, способные к окислению, например, метан CH4 или дру-
гие углеводороды, угарный газ СО (или его смесь с водородом, так назы-
ваемый синтез-газ). Единичные ячейки такого типа можно легко сочле-
нять, создавая блоки. Известны два типа конструкций топливных элементов
с твердыми электролитами: трубчая (рис. 3.12) и планарная (рис. 3.13).

Аналогичные устройства могут быть созданы и с использованием
протонпроводящих электролитов:

Pt, H2  Н+  O2, Pt. (3.280)
При этом суммарная реакция, протекающая в элементе, будет той же,

что и в элементе с кислородпроводящим электролитом, однако электрод-
ные реакции запишутся следующим образом:

на аноде: H2 – 2e = 2H+, (3.281)
на катоде: 2H+ + 1

2 O2 + 2e = H2O.  (3.282)

  3.8. Примеры использования гальванических элементов для получения энергии
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Преимущество топливного элемента с протонпроводящим электролитом
состоит в том, что продукт реакции (пары воды) образуется на воздушной
стороне элемента, а не полностью сгорающее топливо (водород) может быть
использовано далее без предварительной очистки, без снижения эффектив-
ности. Это особенно важно при составлении множества единичных ячеек
в батареи.

Несмотря на кажущуюся простоту, создание и практическое использо-
вание топливных элементов сдерживается из-за трудностей технического
характера при конструировании подобного рода электрохимических устройств.
К таким проблемам, характерным для всех типов ТЭ, следует отнести: под-
бор материалов мембран, электролитов и электродов, стабильных и корро-
зионно-стойких в течение длительных сроков эксплуатации, их совмести-
мость (химическая и механическая), каталитическая активность электрод-
ных материалов по отношению к электродным реакциям.

Рис. 3.12. Топливный элемент трубчатой конструкции

 Рис. 3.13. Топливный элемент планарной конструкции

Соединительный контакт
       (интерконнект)

Электролит

Анод

Катод

Интерконнект

Катод

Электролит
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Поток воздуха

Поток топлива
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Разделительная пластина
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Контрольные вопросы и задания

1. Назовите причины возникновения скачка потенциала на границе «металл –
электролит». Опишите строение двойного электрического слоя на границе раздела
«электрод – электролит», используя модельные представления Гельмгольца, Гуи–
Чапмена, Штерна.

2. Дайте определение понятиям: внутренний, внешний и поверхностный потен-
циалы, гальвани-потенциал и вольта-потенциал. Что называют условным электрод-
ным потенциалом? Запишите выражение для ЭДС цепи через гальвани-, вольта-потен-
циалы и условный потенциал.

3. Что называют гальваническим элементом? Сформулируйте правила записи
схемы гальванического элемента? Какие процессы протекают на аноде/катоде галь-
ванического элемента? От каких параметров зависит ЭДС элемента? Покажите связь
ЭДС цепи с константой равновесия реакции, протекающей при работе элемента. За-
пишите соотношения, связывающие основные термодинамические функции (G°, H°
и S°) с ЭДС гальванического элемента.

4. Какие типы электродов вам известны? Приведите примеры физических, хи-
мических и концентрационных элементов. В чем различия между концентрацион-
ными цепями с переносом и без переноса? В чем причина возникновения диффу-
зионного потенциала? Как влияет диффузионный потенциал на общее значение ЭДС
цепи?

5. Охарактеризуйте электрохимические источники тока: одноразовые батарей-
ки, аккумуляторы, топливные элементы. Приведите примеры.

6. Пользуясь таблицами стандартных электродных потенциалов, определите стан-
дартные изменения свободной энергии и энтропии реакции при 298 K, если для эле-
мента, в котором протекает реакция

 2MnO4
–  + 5Pb2+ + 2H2O  2Mn2+ + 5PbO2 + 4H+,

dE/dT = 2 · 10–4 В/K. Составьте гальванический элемент, в котором протекает данная
реакция.

7. Температурная зависимость ЭДС гальванического элемента выражается уравне-
нием E = a + b · T. Выведите уравнение для расчета G°, H° и S° при температуре Т.

8. Температурный коэффициент ЭДС обратимого гальванического элемента
с одноэлектронным переходом равен –0.0004 В/град. Определите, выделяется или по-
глощается теплота при работе этого элемента и чему равна эта теплота при 300 K.

9. Существуют ли гальванические элементы, для которых величина ЭДС не за-
висит от величин стандартных электродных потенциалов? Укажите тип этих элемен-
тов, приведите примеры.

10. Существуют ли гальванические элементы, для которых величина ЭДС не зави-
сит от активности потенциалобразующих ионов в растворе электролита?

11. Как влияет присутствие посторонних индифферентных ионов на потенциал
электрода первого рода (второго рода) в растворах малой и умеренной концентрации?

Контрольные вопросы и задания
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12. В гальваническом элементе протекает реакция в сторону образования газо-
образных продуктов из конденсированных исходных веществ. Как влияет увеличение
внешнего давления на величину ЭДС?

13. Температурный коэффициент ЭДС гальванического элемента с одноэлектрон-
ным переходом равен 0. Чему равен тепловой эффект реакции (H), протекающей
в этом элементе, если ЭДС равна 1.1?В?

14. Составьте схемы гальванических элементов, в которых протекают следующие
реакции:

а) 5PbO2 + I2 + 8H+ + 5SO4
2    –  5PbSO4 + 2IO3

–   + 4H2O;
б) Fe2+ + Ag+  Fe3+ + Ag;
в) Sn4+ + 2Ti3+  Sn2+ + 2Ti4+.
Используя значения стандартных электродных потенциалов, рассчитайте конс-

танты равновесия этих реакций при 298 K.
15. Расположите представленные ниже электроды по возрастанию их электрод-

ных потенциалов. Рассчитайте, насколько отличаются потенциалы трех водородных
электродов:

Pt(H2) / HCl (0.1 н),
Pt(H2) / CH3COOH (0.1 н),
Pt(H2) / NaOH (0.1 н).
16. Изобразите гальванические элементы без жидкостных соединений, которые

можно использовать для определения коэффициентов активности водных растворов;
а) HCl; б) NaOH; в) H2SO4. Напишите уравнения, связывающие ЭДС и средний ион-
ный коэффициент активности.

17. Постройте график зависимости Е = f (T) в случае, если реакция в гальвани-
ческом элементе характеризуется следующими термодинамическими параметрами:

а) H > 0, S > 0; г) H < 0, S = 0;
б) H = 0, S = 0; д) H < 0, S < 0;
в) H > 0, S < 0; е) H < 0, S > 0.

18. Может ли гальванический элемент работать за счет эндотермической хими-
ческой реакции? Приведите примеры.

19. Гальванический элемент совершает электрическую работу без изменения
внутренней энергии. В каком соотношении (что больше) находятся при этом величи-
на электрической работы и величина теплоты, которой элемент обменивается с окру-
жающей средой? Какой знак в этом случае имеет температурный коэффициент ЭДС?

20. Обратимо работающий гальванический элемент выделяет теплоту в окру-
жающую среду. Как зависит ЭДС этого элемента от температуры?

21. Пренебрегая диффузионным потенциалом, сделайте вывод о том, у какого
из двух элементов, взятых при одинаковой температуре, ЭДС больше:

Cu | CuSO4 (a± = 0.1) || CuSO4 (a± = 1.0) | Cu E1,
Zn | ZnSO4 (a±=0.01) || ZnSO4 (a± =0.1) | Zn E2.

3. Электрохимические равновесия «электрод–электролит»
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22. Запишите схемы гальванических элементов, при работе которых протекают
следующие реакции:

H+ + OH–   H2O, 2MnO4
–  + 16H+ + 5Sn2+  2Mn2+ + 5Sn4+ + 8H2O,

Ag+ + I–   AgIтв, Cu + Cl2   CuCl2,
Ag + 1/2I2   AgIтв, AgClтв + Br–   AgBrтв + Cl–,
2Tl + Tl3+   3Tl+, Cr2O7

2  – + 14H+ + 6Fe2+   2Cr3+ + 6Fe3+ + 7H2O.
23. Как меняется внутренняя энергия гальванического элемента, если его ЭДС

не зависит от температуры? Подтвердите ответ соответствующими термодинамичес-
кими соотношениями.

24. Рассчитайте произведение растворимости и растворимость AgCl и Hg2Cl2
в воде при 298 K, используя данные о стандартных электродных потенциалах.

25. ЭДС элемента, который состоит из водородного и нормального каломельного
электродов, погруженных в исследуемый раствор, равна 0.664 В при 25 °С. Рассчи-
тайте pH раствора и активность ионов водорода.

26. Средний ионный коэффициент активности 0.05 моль/кг водного раствора
соляной кислоты при 25 °С равен 0.833. Рассчитайте ЭДС элемента:

(Pt) H2 (1 атм)  | HCl  | Cl2 (1 атм) (Pt).
27. Вычислите  G°, H° и S° при 25 °С для реакции, происходящей в цепи:
( – ) Zn | ZnCl2 (a = 1) | Hg2Cl2, Hg (+), если зависимость ее ЭДС от температуры

выражается уравнением Е° = 1 – 0.000094  (t – 15°С).
28. Рассчитайте стандартную ЭДС водородно-кислородного топливного элемен-

та из термодинамических справочных данных для образования H2O(ж).
29. Для реакции 2Fe3+ + 2Hg  2Fe2+ + Hg2

2   + константа равновесия равна 0.018
при 25 °С и 0.054 при 35 °С. Рассчитайте E° при 45 °С для элемента, в котором проте-
кает эта реакция.

Контрольные вопросы и задания



192 4. КИНЕТИКА ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

4.1. Кинетика простых односторонних реакций

4.1.1. Понятие скорости химической реакции
С к о р о с т ь ю  р е а к ц и и  по данному компоненту называется из-

менение количества одного из реагирующих веществ за единицу времени
в единице реакционного пространства R:

    
d1 ,
d

i
i

n
R

  


(4.1)

где ni – количество молей i-го вещества участника реакции;  – время;
R – параметр, характеризующий реакционное пространство.

Учитывая то, что скорость реакции является величиной положитель-
ной, знак «+» соответствует изменению количества продукта реакции (про-

изводная d 0
d

in



), а «–» – изменению содержания исходных веществ (про-

изводная d 0
d

in



). Если реакция гомогенная и протекает в объеме, то реак-

ционным пространством является объем и изменение количества вещества
рассматривают в единице объема (R  V). Если реакция гетерогенная и про-
текает на границе раздела фаз, то реакционным пространством является
поверхность и изменение количества вещества относят к единице площа-
ди поверхности (R  S). В условиях проведения реакции при постоянном
объеме (для гомогенных реакций) или площади раздела фаз (в случае гете-
рогенной реакции) объем или площадь соответственно могут быть внесены
в дифференциал, и тогда скорость может быть выражена через изменение

концентрации d
d

i
i

c     
, объемной или поверхностной соответственно.

Далее в основном мы будем рассматривать гомогенные реакции и лишь
в некоторых случаях гетерогенные.

Иногда для практических расчетов помимо истинной скорости (), опре-

деляемой производной d
d

i
i

c     
, используют понятие средней скорос-

ти () в определенном интервале времени:

   ,i
i

c     
(4.2)
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рассчитываемой как отношение конечной разности концентраций, отнесен-
ной к соответствующему промежутку времени. Если использовать тра-
диционную размерность для выражения концентрации в (моль/л), а время
выражать в секундах, то скорость реакции будет иметь размерность:
[] = моль/л  с.

Изменения концентраций участников реакции в любой момент времени
пропорциональны друг другу, поскольку количества взаимодействующих
исходных веществ и продуктов связаны уравнением химической реакции.
Например, для реакции

  AA + BB  CC + DD,

 А B C D
А B C D

1 1 1 1– d = – d d d .
ν ν ν ν

с с с с    (4.3)

Поэтому от скорости реакции по определенному компоненту путем
нормирования с использованием стехиометрических коэффициентов можно
перейти к общему понятию скорости химической реакции:

    А B C D
А B C D

1 1 1 1= .
ν ν ν ν

        (4.4)

При практических расчетах чаще используют скорость по определен-
ному компоненту.

Скорость реакции зависит от природы реагирующих веществ, темпера-
туры, концентрации, среды, в которой протекает реакция, от присутствия
катализатора и его концентрации.

Основной постулат химической кинетики.
Порядок реакции и молекулярность
Количественная зависимость скорости реакции от концентрации выра-

жается основным законом (постулатом) химической кинетики, впервые
предложенным К. Гульдбергом и П. Вааге в 1864–1867 гг., который в настоя-
щее время можно сформулировать следующим образом: скорость реакции
в каждый момент времени при постоянной температуре пропорциональна
произведению концентраций реагирующих веществ в некоторых степенях.

В соответствии с основным постулатом химической кинетики скорость
реакции (4.3) можно выразить в виде следующего уравнения:

   A B
A B .n nk c c    (4.5)

Коэффициент пропорциональности k для каждой реакции при постоян-
ной температуре является величиной постоянной. Он называется константой
скорости реакции и численно равен скорости при единичных концентраци-
ях реагирующих веществ. Сумма показателей степени n = nA + nB + ...

4.1. Кинетика простых односторонних реакций
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называется общим порядком реакции, а величины nA, nB, … – частными
порядками реакции по компонентам A и B соответственно. Порядок реак-
ции по компонентам может быть как целым, так и дробным, как положитель-
ными, так и отрицательными, что объясняется сложным механизмом проте-
кания реакции. Так, скорость реакции разложения фосгена COCl2  CO + Cl2
при температурах от 80 до 180 °С описывается уравнением

2

2 2 2

CОCl 1/2
CОCl CОCl Cl

d
– = ,

dτ
c

k c c    (4.6)

а скорость реакции взаимодействия брома с водородом H2 + Br2  2HBr
описывается еще более сложным уравнением

 2 2

2

1/2
H BrHBr

HBr
HBr

Br

d = .
dτ 1

k c cc
ck
c

 
 

 
(4.7)

Если реакция является элементарной, т. е. протекает в одну стадию,
механизм которой соответствует уравнению реакции, то величины nA и nB
совпадают со стехиометрическими коэффициентами. При этом стехиомет-
рическое уравнение должно быть записано так, чтобы коэффициенты перед
формулами реагентов были бы минимальными целыми числами.

Для характеристики элементарных реакций используют понятие моле-
кулярности.

М о л е к у л я р н о с т ь  –  это число частиц, одновременно взаимо-
действующих в элементарном акте. Для простых реакций, идущих в одну
стадию, молекулярность равна числу молекул исходных веществ, опреде-
ляемому стехиометрическим уравнением. Если реакция идет в несколько
стадий, то каждая из стадий имеет свою молекулярность. Таким образом,
для многостадийных реакций порядок по каждому компоненту в интеграль-
ном (суммарном) уравнении может существенно отличаться от молекуляр-
ности, так как является комбинацией молекулярностей в различных стади-
ях. Учитывая, что в серии последовательных процессов скорость суммар-
ного процесса определяется скоростью самого медленного, то зачастую
и общие порядки реакции отражаются простыми целыми числами. Извест-
ны моно-, би- и тримолекулярные реакции. Примером мономолекулярной
реакции могут служить реакции изомеризации, термического разложения,
например:

CH3N2CH3  C2H6 + N2 (разложение азометана),

CH3OCH3  CH4 + H2 + CO (разложение диметилового эфира).

4. Кинетика химических реакций
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Примеры бимолекулярных реакций:
2HI  H2 + I2;

CH3COOH + C2H5OH  CH3COOC2H5 + H2O.

Тримолекулярных реакций известно немного. Это, например, реакции:
2NO + H2  N2O + H2O;

2NO + O2  2NO2.

Реакции более высокой молекулярности неизвестны, поскольку одновре-
менное столкновение четырех и более молекул маловероятно.

В отличие от молекулярности порядок реакции – понятие формальное,
поскольку в большинстве случаев не отражает механизм реакции. Однако
зная порядок, можно судить о соответствии ему предполагаемого механиз-
ма процесса (т. е. совокупности промежуточных элементарных реакций).

С точки зрения учения о кинетике все химические реакции обратимы,
т. е. превращение протекает как в прямом, так и в обратном направлениях,
но с разными скоростями. Когда скорости прямой и обратной реакций станут
равными друг другу, наступает состояние химического равновесия. Однако
при определенных условиях (например, когда продукты выводятся из сферы
реакции) реакции могут протекать только в одном направлении – до прак-
тически полного исчезновения исходных веществ. К таким же реакциям
могут быть отнесены и те, константы равновесия которых имеют очень
большие значения и концентрации исходных веществ в состоянии равнове-
сия пренебрежимо малы. Такие реакции называют необратимыми, или
односторонними.

4.1.2. Кинетические уравнения простых односторонних реакций
Зависимости концентраций участников реакции от времени для эле-

ментарных гомогенных односторонних реакций нулевого, первого, второго
и третьего порядка при постоянном объеме и температуре несложно полу-
чить из основного постулата химической кинетики.

Реакции нулевого порядка, n = 0. Для элементарной реакции нулевого
порядка

A  продукты

основной постулат химической кинетики, с учетом выражения для скорос-
ти реакции, имеет вид:

     0А
А

d– = .
dτ
c k c k    (4.8)

Согласно выражению (4.8), скорость реакции не зависит от концентра-
ции и при заданной температуре реакция протекает с постоянной скоростью.

4.1. Кинетика простых односторонних реакций
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Это имеет место в случаях, когда убыль вещества в результате протекания
реакции восполняется поставкой его из другой фазы. Примером может
служить омыление водой малорастворимых в воде сложных эфиров в при-
сутствии эфирного слоя.

Нулевой порядок наблюдается также, если скорость процесса лими-
тируется подачей энергии, необходимой для активации реагирующих мо-
лекул. Например, при фотохимических реакциях определяющим фактором
может служить количество поглощенного света, а не концентрация веществ.

Часто в каталитических реакциях скорость определяется концентра-
цией катализатора и не зависит от концентрации реагирующих веществ.

Проинтегрируем выражение (4.8), разделив переменные:

  
0

A
0

– d d .
c

c

c k


    (4.9)

Получим

   c0 – c = k     или   c = c0 – k  , (4.10)

где c0 – начальная концентрация исходного вещества A, отвечающая момен-
ту времени, равному нулю; c – концентрация этого же вещества к момен-
ту времени . Согласно выражению (4.10), концентрация реагирующего ве-
щества линейно убывает со временем (рис. 4.1). Размерность константы
скорости реакции совпадает с размерностью скорости.

Рис. 4.1. Зависимость концентрации исходного вещества А
от времени для реакции нулевого порядка

с

с0



с = с0 – k


–tg = k

Размерность константы скорости для реакции нулевого порядка
[k] = моль/л  с.

4. Кинетика химических реакций
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В кинетике часто используется понятие  в р е м е н и  (периода)  п о л у -
п р е в р а щ е н и я  (1/2), т. е. времени, за которое прореагирует половина
исходного вещества. Подставляя в уравнение (4.10) 0

2
сс  , найдем время

полупревращения:
    0

1/2 .
2
с

k
 


(4.11)

Реакции первого порядка, n = 1. Для элементарной реакции (или
стадии) первого порядка

A  продукты
или для частного случая формально простой реакции первого порядка
по веществу A1, например:

a1A1 + a2A2  продукты
(по веществу A2 порядок реакции равен нулю, например, при избытке A2),
выражение основного постулата химической кинетики запишется следую-
щим образом:

 А
A

d– = .
dτ
c k c   (4.12)

Уравнением первого порядка могут описываться скорости мономолеку-
лярных реакций (изомеризация, термическое разложение), а также ряд реакций
с более сложным механизмом, например, гидролиз сахарозы с образовани-
ем глюкозы и фруктозы. Эта реакция бимолекулярная, однако из-за избытка
воды скорость зависит только от концентрации сахарозы.

Разделив переменные в уравнении (4.12), получим:

   А

A

d– = d .c k
c

  (4.13)

Интегрирование выражения (4.13) дает:

     
0

0A

A 0

d– d и ln .
c

c

cc k k
c c



       (4.14)

Тогда для константы скорости и концентрации реагирующего вещества
в любой момент времени получим:

   –0
0

1 ln и е .kck с с
c

   


(4.15)

Из уравнения (4.15) видно, что константа скорости реакции первого
порядка имеет размерность, обратную времени (время)–1, например, c–1,
мин–1, ч–1, и не зависит от единиц измерения концентрации. Согласно (4.15),
концентрация реагирующего вещества убывает со временем, как показано
на рис. 4.2.
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Рис. 4.2. Зависимость концентрации исходного вещества А
от времени для реакции первого порядка

с



Концентрация продукта
с 0

с0



Концентрация
исходного вещества

При подстановке в уравнение (4.15) 0

2
cс   получаем выражение для вре-

мени полупревращения 1/2 реакции первого порядка, которое для моно-
молекулярных реакций еще называют периодом полураспада:

     1/2
ln 2 .
k

  (4.16)

Как видно, время полупревращения не зависит от исходной концентра-
ции реагирующего вещества (см. рис. 4.2) и обратно пропорционально конс-
танте скорости реакции.

Простое преобразование уравнения (4.15) к виду lnc = lnc0 – k пока-
зывает, что зависимость концентрации исходного вещества от времени мо-
жет быть линеаризована при использовании полулогарифмических коорди-
нат lnc = f () (рис. 4.3), а тангенс угла наклона этой зависимости, взятый
с обратным знаком, соответствует константе скорости реакции.

При кинетическом изучении реакции первого порядка вместо концент-
раций можно использовать любые другие величины, которые изменяются про-
порционально концентрации, так как в уравнение (4.15) входит отношение
концентраций. Например, концентрации можно заменить через количество
исходного вещества в системе

   ln ,
–
a k

a x
   (4.17)

где a = c0  V – начальное количество вещества; a – x = c  V – количество
вещества, которое осталось во всем объеме V системы к моменту време-
ни ; x – количество прореагировавшего вещества.

4. Кинетика химических реакций
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Преобразуя уравнение (4.17), можно получить зависимость количества
прореагировавшего вещества к моменту времени :

 – – –е – е – е (1 – е ).
–

k k k ka а х а х а а а
a x

                  (4.18)

Реакции второго порядка, n = 2. Для элементарной реакции (или
стадии) второго порядка, когда в элементарном акте реагируют две одина-
ковые частицы:

      2A  продукты, (4.19)

или две разные по химической природе частицы:

    A + B  продукты, (4.20)

основной постулат химической кинетики имеет вид:

     = k  cA
2 (4.21)

или
    = k  cА cB (4.22)

соответственно.
Примерами реакций, скорость которых описывается уравнением второ-

го порядка, являются: взаимодействие йода с водородом с образованием
йодистого водорода, разложение йодистого водорода, омыление ацетоуксус-
ного эфира щелочью, а также разложение диоксида азота 2NO2 N2 + 2O2.

Разделив переменные в уравнении (4.21), получим:

   А
2
А

d– = d .c k
c

  (4.23)

Рис. 4.3. Зависимость lnc = f () для реакции первого порядка

lnс

lnс0



lnс = lnс0 – k

 –tg = k
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Интегрирование выражения (4.23) дает:

  
0

A
2
А 0

d– d ,
c

c

c k
c



    (4.24)

   0

0 0 0

–1 1 1 1– .c ck k k
с с c c c c

           


(4.25)

В этом случае от времени линейно зависит величина обратной концент-

рации  
1
с

 
 
 

 (рис. 4.4). Размерность константы скорости реакции второго по-

рядка (время–1  конц–1) зависит от размерности, в которой выражено не толь-
ко время, но и концентрация. Если время выражено в секундах, а концентра-
ция в (моль/л), то размерность константы л/моль  с.

Рис. 4.4. Зависимость обратной концентрации исходного вещества
от времени для реакции второго порядка

1/с

1/с0



1/с = 1/с0 k

 tg = k

Подставляя в уравнение (4.25) 0

2
сс  , найдем время полупревращения:

    1/2 1/2
0 0 0

1 2 1 1– .
k c c k c

 
        

(4.26)

В реакциях второго порядка время полупревращения /2 обратно про-
порционально концентрации исходного вещества.

Уравнения (4.25) и (4.26) получаются и в том случае, если реагируют
разные частицы согласно реакции (4.20), при равенстве концентраций реа-
гирующих веществ (cA = cB).

4. Кинетика химических реакций
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Если в элементарной реакции реагируют две разные частицы с разны-
ми концентрациями, то выражение для скорости должно быть представле-
но в виде:

   А B
A B

d d– – .
d d
с c k c c   
 

(4.27)

Обозначим начальные концентрации веществ А и В как а и b соответ-
ственно, а количество веществ А и В, вступивших во взаимодействие ко
времени , как х. Тогда текущие концентрации веществ А и В соответ-
ственно равны: cA = a – x и cB = b – x, и уравнение (4.27) примет вид:

d( – )– ( – ) ( – ).
d

а х k а х b x  


(4.28)

Разделив переменные в уравнении (4.28), получим:

   
0 0

d d .
( – ) ( – )

x x k
a x b x



  
  (4.29)

Интегрирование выражений, содержащих рациональные дроби, прово-
дят методом неопределенных коэффициентов. Для этого разложим подын-
тегральное выражение на простейшие дроби:

     1 21 .
( – ) ( – ) ( – ) ( – )а х b x а х b x

 
 


(4.30)

Приводя к общему знаменателю правую часть равенства (4.30),
получаем:

1 2 1 1 2 21 ( – ) ( – ) – – .
( – ) ( – ) ( – ) ( – ) ( – ) ( – )

b x а х b x а х
а х b x а х b x а х b x

             
 

  

Поскольку знаменатели одинаковы, то можно приравнять числители
дробей:

1  b – 1  х + 2  а – 2  х = 1  b + 2  а – х  (1 + 2 ) = 1.  (4.31)

Так как в любой момент времени, отличный от нуля, х  0, то это
означает, что для выполнения равенства сумма неопределенных коэффи-
циентов должна быть равна нулю:

   1 + 2  = 0. (4.32)

Тогда из уравнения (4.31) получаем, что

 1  b + 2  а = 1. (4.33)

4.1. Кинетика простых односторонних реакций
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Так как из уравнения (4.32) следует, что 1 = –2 , можно провести
замену в уравнении (4.33):

 –2  b + 2  а = 1, (4.34)

и решить его относительно 2 :

     2
1 .
–а b

  (4.35)

Из уравнения (4.32) получим выражение для 1:

1
1 .
–b a

  (4.36)

Тогда искомое разложение имеет вид:

   1 1 1 1 1 .
( – ) ( – ) – ( – ) – ( – )а х b x b a a x a b b x

   


(4.37)

Делая подстановку полученного уравнения (4.37) в уравнение (4.29)
и интегрируя его:

 
0 0 0

1 d 1 d d ,
– ( – ) – ( – )

x xx x k
b a a x a b b x



        (4.38)

получим:

  1 – 1 –– ln – ln ,
– –

a x b x k
b а a a b b

     (4.39)

   1 ( – )ln .
– ( – )

b a x k
a b a b x


  


(4.40)

Реакции третьего порядка, n = 3. Уравнения элементарных реакций
третьего порядка:

3A  продукты,
2A + B  продукты,

A + B + С  продукты,

будут описываться соответствующими выражениями для скорости реакций:
3
A ,k c   (4.41)

    2
A В,k c с    (4.42)

  А В С.k c с с    (4.43)
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Примером реакции, скорость которой описывается уравнением третьего
порядка, является реакция окисления оксида азота (II) до диоксида:

     2NO + O2  2NO2.

Если рассмотреть первую из перечисленных реакций или две следую-
щие при равенстве концентраций реагирующих веществ (cA = cB = cC), то
разделив переменные в уравнении (4.41), получим:

   А
3
А

d– d .с k
с

   (4.44)

Интегрирование выражения (4.44) дает:

   
0

A
3 2 2
А 00

d 1 1– d и – .
2 2

c

c

c k k
c с с



       (4.45)

В данном случае от времени линейно зависит 2

1
с

 (рис. 4.5).

Подставляя в уравнение (4.45) 0

2
cс  , получаем выражение для време-

ни полупревращения:

   1/2 1/22 2 2
0 0 0

1 4 1 3– .
2 2 2k c c k c

 
        

(4.46)

В реакциях третьего порядка время полупревращения обратно пропор-
ционально квадрату концентрации исходных веществ. Видно, что константа
скорости реакции третьего порядка имеет размерность (время–1  конц–2),
например, л2/моль2  с.

Уравнения (4.45) и (4.46) получаются также и в том случае, если реа-
гируют разные частицы, согласно вышеприведенным реакциям, с одинако-
выми концентрациями (cA = cB = cC).

Аналогичным способом, как это было сделано для реакции второго
порядка, можно получить итоговое выражение при неравных друг другу
исходных концентрациях реагирующих веществ:

– – –
1 ln .

(a – )( – )( – ) – – –

b c c a a b
a b c k

b b c c a a x b x c x

      
        

       
  (4.47)

Аналитические интегральные уравнения, описывающие изменение кон-
центраций исходных веществ от времени, размерности констант скоростей
и выражения для времени полупревращения, полученные для реакций раз-
личных порядков, сведены в табл. 4.1.
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4.1.3. Способы определения порядков реакций
Исходными данными для кинетического анализа служат полученные

в опыте кинетические кривые, отражающие зависимость изменения кон-
центрации исходных веществ или продуктов реакции от времени (рис. 4.6).
Применяемые в кинетике для этой цели методы условно можно разделить
на химические и физические.

Химические методы сводятся к непосредственному измерению кон-
центраций в ходе протекания реакции. Для этого из реакционного простран-
ства через определенные промежутки времени отбирают небольшие пробы.

Рис. 4.5. Зависимость квадрата обратной концентрации исходного вещества
от времени для реакции третьего порядка
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Путем быстрого охлаждения или химическими способами резко замедля-
ют протекающие в них реакции и проводят химический анализ. Иногда ре-
акцию начинают одновременно в нескольких термостатированных сосудах,
через различные промежутки времени сосуды поочередно быстро охлаждают
и анализируют состав смеси.

Более удобными являются физические методы контроля, поскольку они
не нарушают течения реакции. Например, контроль за ходом процесса
(изменением концентрации реагирующих веществ или продуктов) можно
проводить по поглощению света определенной длины волны, по вращению
плоскости поляризации, по электропроводности и т. д. Если реакция идет
в газовой фазе и сопровождается изменением числа молей участников, то
необходимые сведения можно получить из измерений давления или объема
при условии, что реакция протекает при постоянном давлении.

Указанные методы применимы к сравнительно медленно протекающим
реакциям, в которых заметные количества продукта образуются за секунды,
минуты или даже часы. Для изучения скоростей быстрых реакций, завер-
шающихся в течение миллисекунд или быстрее, используются специаль-
ные методы (релаксации, импульсного фотолиза, струйные методы).

Для реакции
a1A1 + a2A2 + ...  продукты (4.48)

зависимость скорости от концентрации исходных веществ описывается
выражением

  1 2

1 2A A ...,n nk c c    (4.49)

где n1, n2, … – порядок реакции по компонентам A1, A2 и т. д.

Рис. 4.6. Кинетические кривые

с



Продукт

Исходное вещество

с0
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Общий порядок реакции равен сумме порядков реакции по отдельным
исходным веществам:

 n = n1 + n2 + ... (4.50)
Обычно сначала определяют порядок реакции по отдельным компонен-

там, а потом общий порядок по уравнению (4.50). Для того чтобы ско-
рость реакции в уравнении (4.49) зависела только от концентрации одного
из исходных веществ, используют способ избыточных концентраций.

Способ избыточных концентраций. Эксперимент проводят снача-
ла в условиях, когда концентрация исходного вещества A2 по сравнению с
веществом A1 взята в большом избытке, тогда при протекании реакции
можно считать, что изменяется только концентрация вещества A1, а кон-
центрация вещества A2 остается практически постоянной, и она может быть
внесена в константу. Тогда уравнение (4.49) примет вид:

   11
1

d– .
d

nс k c 


(4.51)

Затем проводим реакцию при большом избытке вещества A1 по срав-
нению с веществом A2. Тогда уравнение (4.49) преобразуется к виду:

   22
2

d– .
d

nс k c 


(4.52)

Таким образом, метод избыточных концентраций позволяет уменьшить
число неизвестных в исходном кинетическом уравнении.

Далее определяем порядок реакции по данному исходному веществу
одним из перечисленных ниже способов и рассчитываем общий порядок
реакции по формуле (4.50).

Способы определения частных порядков подразделяются на дифферен-
циальные и интегральные.

Дифференциальные способы. Данные способы сводятся к построению
зависимостей концентрации компонентов от времени (кинетические кривые)
и проведению графического дифференцирования путем построения каса-
тельных в разных точках кинетической кривой (рис. 4.7, а). Тангенсы углов

наклона касательных равны производным от концентрации по времени 
d
d

с 
  

,

т. е. скорости реакции по данному веществу  в данный момент времени.
Полученные результаты представляют в логарифмических координатах
lg = f (lgс). Если прологарифмировать уравнение = k cn, получим:

lg= lgk + n  lgc. (4.53)
График зависимости lg от lgc должен быть прямой (рис. 4.7, б), тангенс

угла наклона которой равен порядку реакции по данному компоненту, а отре-
зок, отсекаемый на оси ординат (при с = 1, а lgc = 0), дает значение lgk.

4. Кинетика химических реакций
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При таком расчете порядок по данному веществу может получиться
и нецелочисленным. Если экспериментальные точки не располагаются
на прямой, это указывает на то, что уравнение (4.53) не соответствует опыт-
ным данным, и зависимость скорости реакции от концентрации более слож-
ная, чем простой степенной закон.

Рис. 4.7. Кинетические кривые (а) и логарифмическая зависимость
скорости реакции от концентрации (б)

а

с



с0

б

lg

lgc

lgk

с3

с1

с2

с4

   

 tg = n

Предложенный метод может быть модифицирован. Вместо построения
одной кинетической кривой на протяженном участке времени (см. рис. 4.7, а)
и определения скоростей в различные моменты времени можно воспользо-
ваться определением начальных скоростей реакции (0) при использовании

4.1. Кинетика простых односторонних реакций
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различных начальных концентраций (с0). Дальнейший анализ результатов
проводят по аналогичному уравнению

lg= lgk + n  lgc0. (4.54)

Основной недостаток графического дифференцирования заключается
в большой погрешности при оценке тангенсов углов наклона касательных
в разных точках кинетической кривой и, следовательно, большой погреш-
ности при оценке скорости реакции. В современных условиях для экспери-
ментальных точек кинетической кривой подбирают сглаживающее уравне-
ние, которое можно аналитически продифференцировать и рассчитать ско-
рость реакции в различные моменты времени.

Интегральные способы. Способ подстановки применяется только
в случае целочисленных значений порядка реакции по данному веществу.

В п. 4.1.2 нами были получены интегральные выражения для расче-
та концентраций исходного вещества от времени для реакций различных
порядков:

                    c0 – c = k0    при n = 0, (4.55)

                     0
1ln c k

c
     при n = 1, (4.56)

                    2
0

1 1– k
c с

     при n = 2, (4.57)

                   32 2
0

1 1–
2 2

k
c с

    при n = 3. (4.58)

Последовательно подставляя в эти уравнения опытные значения кон-
центрации исследуемого вещества в разные моменты времени протекания
реакции, вычисляют значение k. Если использование одного из этих урав-
нений дает постоянное значение константы скорости для различных кон-
центраций в соответствующие моменты времени, то реакция имеет поря-
док, для которого выведено это уравнение.

Часто более удобным бывает графическая проверка применимости
кинетических уравнений.

Перепишем уравнения (4.55)–(4.58) в виде:

    с = c0 – k0    при n = 0, (4.59)

                   0 1ln ln –с c k    при n = 1, (4.60)

    2
0

1 1 k
c с
      при n = 2, (4.61)

  32 2
0

1 1 2 k
c с

      при n = 3. (4.62)
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По приведенным уравнениям видно, что график зависимости концент-
рации рассматриваемого исходного вещества от времени будет выражать-
ся прямой линией в разных координатах в зависимости от порядка по данно-
му веществу: при n = 0 – в координатах c = f (); при n = 1 – в координа-

тах lnc = f(); при n = 2 – в координатах 1
с

 =  f (); при n = 3 – в координатах

2
1
с  = f ().

Если опытные данные не удовлетворяют ни одному из уравнений для це-
лочисленных значений n, то это может означать, что реакция характеризу-
ется более сложным кинетическим уравнением.

Способ определения по времени полупревращения. Подставляя в урав-
нения (4.55)–(4.58) 0

2
сс  , получаем:

    0
1/2

02
с

k
 


при n = 0, (4.63)

     1/2
1

ln 2
k

   при n = 1, (4.64)

    1/2
2 0

1
k c

 


 при n = 2, (4.65)

    1/2 2
3 0

3
2k c

 


 при n = 3. (4.66)

Для определения порядка проводят опыты с разными начальными кон-
центрациями и находят соответствующие значения времени, за которое кон-
центрация исходного вещества уменьшилась в два раза. Подставляя в урав-
нения (4.63) – (4.66) исходные концентрации исследуемого вещества и соот-
ветствующее время полупревращения, вычисляют значение константы
скорости k. Если использование одного из этих уравнений дает постоян-
ное значение k, то реакция имеет соответствующий порядок. Отметим, что
при n = 1 время полупревращения не будет зависеть от начальной концент-
рации исследуемого вещества.

Если порядок реакции нецелочисленный, то удобно получить обобщен-
ное выражение для времени полупревращения при любом порядке n.

Разделив переменные в уравнение (4.51), получим:

d– .n
c k d

c
   (4.67)
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Интегрирование выражения (4.67) и подстановка пределов интегриро-
вания при произвольном фиксированном значении n дает:

  

0
1/2

0

2

0

d– d ,

c

n
c

c k
c



    (4.68)

 
– 1

1/2–1 –1
0 0

1 2 1– .
– 1

n

n n k
n c c

 
    
 

(4.69)

Преобразуя выражение (4.69), получим:

   
– 1

1/2–1
0

2 – 1 ( – 1) .
n

n n k
c

    (4.70)

Прологарифмируем уравнение (4.70) для изучаемой реакции при двух
различных значениях c0 и 1/2 и вычтем из первого уравнения второе:

 
– 1

0 1/2
– 1

0 1/2

lg(2 – 1) – ( – 1) lg lg( – 1) lg lg
–

lg(2 – 1) – ( – 1) lg lg( – 1) lg lg

n

n

n c n k
n c n k

     
     

   0 0 1/2 1/2( – 1) (lg – lg ) lg – lg .n c c       (4.71)

Выразим из (4.71) порядок реакции по исследуемому веществу:

 1/2 1/2

0 0

lg( / ) 1.
lg( / )

n
c c
  

 
 

(4.72)

Таким образом, измерив время полупревращения для двух различных
начальных концентраций, можно рассчитать порядок реакции.

4.2. Кинетика сложных реакций

4.2.1. Двусторонние (обратимые) реакции
Все многообразие сложных реакций можно свести к комбинации не-

скольких типов простейших сложных реакций, а именно двусторонних (об-
ратимых), параллельных и последовательных реакций. Скорость всего про-
цесса зачастую является сложной функцией скоростей отдельных стадий.
При анализе кинетики сложных реакций обычно принимают, что каждая
отдельная стадия протекает независимо от других.

О б р а т и м ы м и  называют реакции, в которых, наряду с превращением
исходных веществ в продукты, с заметной скоростью протекает и противо-
положно направленная реакция превращения продуктов в исходные вещества.

4. Кинетика химических реакций
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Такие реакции идут до достижения состояния равновесия. По сути, все реак-
ции являются обратимыми, вопрос лишь в том, как соотносятся между собой
концентрации реагентов и продуктов реакции в состоянии равновесия.

К обратимым реакциям относятся, например, изомерные превращения
в различных классах органических соединений:

C

O

NH2H2N
C ONNH4

t

H2C CH CH2 CH2 CH3 H3C CH CH CH2 CH 3

Al2O3, t
,

процесс синтеза аммиака N2 + 3H2  2NH3 и многие другие.
Рассмотрим простейший случай обратимой реакции, в которой и пря-

мая, и обратная реакции описываются кинетическими уравнениями первого
порядка:

   1

–1
А ,k

k
В (4.73)

где k1 и k–1 – константы скорости прямой и обратной элементарных стадий
соответственно.

Скорость протекания такой обратимой реакции будет равна разности
скоростей прямой и обратной элементарных реакций:

 = 1 – –1 = k1  cA – k–1  cB, (4.74)

где 1 и –1 – скорости прямой и обратной реакций соответственно.
Обозначим начальные концентрации веществ А и В как а и b соответ-

ственно, а количество вещества А, претерпевшего превращение ко време-
ни , как х. Тогда текущие концентрации веществ А и В равны: cA = a – x
и cB = b + x, и уравнение (4.74) примет вид:

  = k1  (a – x) – k–1  (b + x). (4.75)

При достижении состояния равновесия скорости прямой и обратной
реакций выравняются:

 1 = –1  и  k1  (a – x) = k–1  (b + x), (4.76)

где x– изменение концентрации через достаточно большой промежуток
времени после начала реакции, когда система достигает состояния равно-
весия.

4.2. Кинетика сложных реакций
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Простое преобразование уравнения (4.76) показывает, что отношение
констант скоростей прямой и обратной реакций представляет собой конс-
танту равновесия соответствующей обратимой реакции:

    1
p

–1

[B] .
– [A]

k b xK
k a x






   (4.77)

Учитывая, что скорость реакции Ad d( – ) d– – ,
d d d
c a x x

   
  

 выраже-

ние (4.75) принимает вид:

 1 –1
d ( – ) – ( ).
d
x k a x k b x   


(4.78)

Преобразуя выражение (4.78), получим:

     1 1 –1 –1 1 –1 1 –1
d – – – – – ( ).
d

x k a k x k b k x k a k b x k k      


(4.79)

Вынося (k1 + k–1) за скобки, выражение (4.79) преобразуем к виду:

 1 –1
1 –1 1 –1

1 –1

d –( ) – ( ) ( – ),
d

x k a k bk k x k k L x
k k

  
        

(4.80)

где 1 –1

1 –1

–k a k bL
k k
 




 представляет собой совокупность нескольких констант..

Физический смысл константы L можно понять из анализа уравнения (4.80).

При  скорость реакции стремится к нулю: d 0.
d
x 


 Так как в правой

части уравнения (4.80) сумма констант скоростей прямой и обратной реак-
ций (первая скобка) не может быть равна нулю, то, следовательно, к нулю
должен стремиться второй сомножитель (вторая скобка). Это приводит
к тому, что L = x, т. е. соответствует количеству вещества, претерпевше-
го превращение от начала реакции до достижения состояния равновесия.

Разделив числитель и знаменатель на k–1 и учитывая соотношение (4.77),
можно преобразовать соотношение для L к виду:

   p

p

–
.

1
K a b

L
K





(4.81)

Разделив переменные в уравнении (4.80), получим:

 1 –1
d ( ) d .
–
x k k

L x
    (4.82)
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Интегрирование выражения (4.82) дает:

    1 –1
0 0

d ( ) d ,
–

x x k k
L x



     (4.83)

  1 –1 1 –1– ln( – ) ln ( ) ln ( ) .
–
LL x L k k k k

L x
          (4.84)

Изменение концентрации участников реакции показано на рис. 4.8.

Рис. 4.8. Кинетические кривые обратимой реакции первого порядка

а

с



b+хр

б

c

a – xp

а

b

Kp > 1

a – xp

b+хр

а

b



Kp < 1

 При экспериментальном изучении кинетики обратимых реакций ис-
пользуют метод релаксации.

4.2. Кинетика сложных реакций
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Р е л а к с а ц и е й  называют постепенный переход системы из неравно-
весного состояния, вызванного внешним воздействием, в состояние термо-
динамического равновесия. Скорость релаксации характеризуется време-
нем t, за которое измеряемая характеристика изменяется в несколько раз.
В зависимости от типа процесса время релаксации может иметь разные зна-
чения: от 10–18 с – для сверхбыстрых процессов до 106 лет – для очень
медленных.

В методе релаксации реагирующую систему первоначально приводят
в состояние равновесия при определенных условиях. Затем быстро изме-
няют один из параметров (например, температуру или давление) и следят
за эволюцией системы в сторону нового состояния равновесия.

    
1 –1

1 ,t
k k




(4.85)

и уравнение (4.84) можно записать как

   ln .
–
L

L x t


 (4.86)

Для быстрых ионных реакций в растворах используют метод темпера-
турного скачка, заключающийся в том, что через ячейку с раствором раз-
ряжают высоковольтный конденсатор. Таким образом можно повысить тем-
пературу на 2–10 °С за 10–6 с. За изменением состава следят по электропро-
водности или спектрофотометрически. Это позволяет измерять время
релаксации от 1 до 10–6 с.

4.2.2. Параллельные односторонние реакции
П а р а л л е л ь н ы м и  называют такие реакции, в которых взятые

вещества реагируют одновременно в двух и более направлениях. Здесь
мы будем рассматривать параллельные независимые реакции.  Н е з а в и -
с и м ы м и  реакциями являются такие, скорости которых при прочих рав-
ных условиях не зависят от того, протекают ли они изолированно друг
от друга или в одном реакционном пространстве. Если протекание одной
из реакций будет влиять на скорость другой, то такие реакции называются
сопряженными, и о них будет рассказано в п. 4.2.3.

Примерами независимых параллельных реакций могут служить разло-
жение бертолетовой соли и гидроксиламина:

KClO3

KClO4  +   KCl

O2  +  KCl

k1

k2

t   NH2OH

NH 3 + N2 + H2O

NH3 + N 2O + H2O,

k 1

k 2

t
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нитрование толуола, при котором получается смесь орто-, мета- и пара-
нитротолуола:

CH3

CH3

CH3

CH3

NO2

NO2

NO2

k 1

k 2

k 3

HNO3

H2SO4
H2O

Рассмотрим гомогенную реакцию в закрытой системе, когда вещество A
одновременно претерпевает мономолекулярное превращение в вещества B
и C, причем обе параллельные элементарные односторонние реакции име-
ют первый порядок по исходному веществу A:

A

B

C,

k 1

k2

где k1 и k2 – константы скорости первой и второй реакции соответственно.
Запишем выражения для скоростей обеих реакций:

    1 1
1 1

d( – ) d– ( – ),
d d

a x x k a x    
 

(4.87)

    2 2
2 2

d( – ) d– ( – ),
d d

a x x k a x    
 

(4.88)

где x1 и x2 – концентрация веществ B и C соответственно к моменту вре-
мени ; a – исходная концентрация вещества A; x = x1 + x2 – убыль ве-
щества A к моменту времени .

Общая скорость расходования вещества A равна сумме скоростей реак-
ций по обоим направлениям:

   1 2
1 2

d d d d ( – ) ( – ).
d d d d

x x x x k a x k a x      
   

(4.89)
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Преобразуем выражение (4.89) к виду

1 2
d ( – ) ( ).
d
x a x k k  


(4.90)

Разделив переменные в уравнении (4.90), получим:

    1 2
d ( ) d .

( – )
x k k

a x
    (4.91)

Интегрирование выражения (4.91) дает:

   1 2
0 0

d ( ) d ,
( – )

x x k k
a x



     (4.92)

     1 2 1 2– ln( – ) ln ( ) ln ( ) .
–
аа x а k k k k

а x
          (4.93)

Форма полученного уравнения совпадает с такой для простой реакции
первого порядка с той лишь разницей, что на месте константы скорости
стоит сумма констант скоростей параллельных реакций.

Для получения еще одного уравнения связи констант скоростей k1 и k2
разделим уравнение (4.87) на (4.88):

     1 1

2 2

d .
d

x k
x k

 (4.94)

Интегрирование выражения (4.94) после разделения переменных в пре-
делах от 0 до x1 и x2 дает:

 1 1

2 2

.x k
x k

 (4.95)

Таким образом, соотношение концентраций продуктов параллельных
реакций в любой момент времени постоянно и соответствует отношению
констант скоростей этих реакций.

Кинетические кривые для рассмотренного случая показаны на рис. 4.9.

4.2.3. Сопряженные реакции
Особую группу представляют собой  с о п р я ж е н н ы е  р е а к ц и и,

когда самопроизвольно идущая в системе реакция вызывает протекание
другой реакции, не осуществимой в отсутствие первой. Это явление назы-
вается химической индукцией.

Сопряженные реакции можно представить в виде схемы:
A + B  D;
A + C  F;

A + B + C  D + F.

4. Кинетика химических реакций
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При взаимодействии веществ A и B образуется вещество D. Вещество A
не взаимодействует с веществом C в отсутствие вещества B, а при одно-
временном взаимодействии веществ A, B и C в качестве продуктов реакции
образуются вещества D и F. Таким образом, вещество B, реагируя с вещест-
вом A, вызывает реакцию между A и C.

Вещество A, участвующее в обеих реакциях, называется актором;
вещество B, реагирующее с актором и индуцирующее реакцию A с C, назы-
вается индуктором. Вещество C, взаимодействие которого с актором воз-
можно только при наличии химической индукции, называется акцептором.

Примером сопряженных реакций может служить реакция между бромно-
ватой кислотой и смесью сернистой и мышьяковистой кислот. Кислота HBrO3
окисляет H2SO3, но не окисляет H3AsO3. При действии HBrO3 на смесь H2SO3
и H3AsO3 окисляются обе кислоты. Причины такого поведения можно
объяснить при рассмотрении механизмов протекания соответствующих
процессов.

Процесс окисления H2SO3 идет по стадиям:

HBrO3 + H2SO3  HBrO2 + H2SO4,

HBrO2 + H2SO3  HBrO + H2SO4,

HBrO + H2SO3  HBr + H2SO4.

Промежуточные вещества HBrO2 и HBrO окисляют мышьяковистую
кислоту до мышьяковой:

HBrO2 + H3AsO3  HBrO + H3AsO4,

HBrO + H3AsO3  HBr + H3AsO4.

Рис. 4.9. Кинетические кривые для двух параллельных реакций
первого порядка



х1

х2

а – х

k1 > k2

с

4.2. Кинетика сложных реакций
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Суммарная реакция:
HBrO3 + H2SO3 + 2H3AsO3  HBr + H2SO4 + 2H3AsO4.

В рассмотренной реакции HBrO3 – актор, H2SO3 – индуктор, H3AsO3 –
акцептор.

Еще одним примером сопряженных реакций являются реакции окисле-
ния пероксидом водорода бензола или йодоводорода, которые могут идти
лишь в том случае, если параллельно с ними протекает реакция окисления
пероксидом водорода двухвалентного железа.

Механизм реакции окисления бензола пероксидом водорода следующий:
на первой стадии образуются свободные радикалы:

Fe2+ + H2O2  Fe3+ + OH– + OH,

которые реагируют с ионами Fe2+ и бензолом:

Fe2+ + OH  Fe3+ + OH–,
C6H6 + OH  C6H5 + H2O.

Происходит также рекомбинация радикалов:

C6H5 + OH  C6H5ОН,
C6H5 + C6H5  C6H5–C6H5.

Таким образом, обе реакции протекают с участием общего промежу-
точного свободного радикала OH.

Количественной характеристикой эффективности химической индукции
является степень индукции, равная отношению скорости расходования ак-
цептора к скорости расходования индуктора:

   
акцептора акцептора

индуктора индуктора .сI
с

 
 
 

(4.96)

4.2.4. Односторонние последовательные реакции
Многие сложные реакции состоят из нескольких последовательных

элементарных стадий. При этом промежуточные вещества, которые образу-
ются в одной стадии, расходуются в последующей:

1 2 .k kА B D 

Примером последовательных реакций является гидролиз трисахари-
дов, протекающий в две последовательные стадии. В первой получаются
дисахарид и моносахарид, а во второй дисахарид расщепляется до моно-
сахарида:

1
18 32 16 2 6 12 6 12 22 11C H O + H O C H O + C H O ,k

4. Кинетика химических реакций
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2
12 22 11 2 6 12 6C H O + H O 2C H O .k

В общем случае число стадий может быть больше двух. Кинетика по-
следовательных реакций описывается системой дифференциальных урав-
нений, которая может быть решена методами численного интегрирования.
В аналитической форме можно получить решение только для совокупности
последовательных односторонних реакций первого порядка.

Обозначим концентрации веществ A, B и D в момент времени  через:
a – x – концентрация вещества A;
x – уменьшение концентрации вещества A и количество образовавше-

гося вещества B;
x – y – концентрация вещества B;
y – концентрация вещества D.
Запишем выражения для скорости первой и второй реакции:

1 1 1
d( – ) d– ( – ) ( – ),

d d
a x xk a x k a x    
 

(4.97)

2 2
d ( – ).
d
y k x y  


(4.98)

Разделив переменные в уравнении (4.97), получим:

  1
d d .

( – )
x k

a x
   (4.99)

Интегрирование выражения (4.99) дает:

   1 1
0 0

d d ln .
( – ) –

x x ak k
a x a x



        (4.100)

Выразим из уравнения (4.100) x:

1 1 1– –е – е (1 – е ).
–

k k kа а х а x a
a x

            (4.101)

Подставим выражение для x в уравнение (4.98):

  1–
2 2

d (1 – e ) – .
d

ky k a k y   


(4.102)

Для решения данного дифференциального уравнения временно прирав-
няем один из его членов к нулю:

    2
d – .
d
y k y 


(4.103)

4.2. Кинетика сложных реакций
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Интегрирование уравнения (4.103) дает:

  2 2
d – ln – ln ,y k d y k z
y
        (4.104)

где константа интегрирования, обозначенная ln z, не является истинной конс-
тантой, а зависит от времени вследствие того, что первое слагаемое правой
части уравнения (4.102) было приравнено к нулю. Для того чтобы найти
константу интегрирования ln z, выразим из уравнения (4.104) y:

   2–e ,ky z    (4.105)
и проделаем обратную интегрированию процедуру, т. е. продифференциру-
ем уравнение (4.105) по времени (учитывая, что z является некоторой функ-
цией времени):

 2 2– –
2

d d e – e .
d d

k ky z z k      
 

(4.106)

Используя уравнение (4.105), выражение (4.106) можно преобразовать
к виду:

    2–
2

d d e – .
d d

ky z k y   
 

(4.107)

Из уравнений (4.107) и (4.102) следует:

2 1– –
2 2 2

d e – (1 – e ) – ,
d

k kz k y k a k y        


  2 1– –
2

d e (1 – e ).
d

k kz k a      


(4.108)

Разделим переменные в уравнении (4.108):

   1 2 2 2 1– ( – )
2 2d (1 – e ) e d d (e – e ) d .k k k k kz k a z k a                     (4.109)

Интегрирование уравнения (4.109) дает:

2 2 1( – )
2 2d e d – e d ,k k kz k a k a             

  2 2 1( – )
2 2

2 2 1

1 1e – e const.
–

k k kz k a k a
k k k

           (4.110)

В данном случае константа интегрирования уже является истинной
константой, не зависящей от времени. Подставим уравнение (4.110) в (4.105):

2 2 2 1– ( – )
2 2

2 2 1

1 1e ( e – e const),
–

k k k ky k a k a
k k k

             
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    1 2– –2

2 1

– e const e .
–

k kk ay a
k k

   
    (4.111)

В заключение осталось лишь определить константу интегрирования
в уравнении (4.111). Для этого воспользуемся граничными условиями. В мо-
мент времени  = 0 концентрация вещества D равна нулю (y = 0), тогда:

2 2 1 2 1

2 1 2 1 2 1

–const – .
– – –

k a a k a k k a ka а
k k k k k k

     
      (4.112)

С учетом уравнения (4.112) получим выражение для концентрации
вещества D:

1 2– –2 1

2 1 2 1

– e e ,
– –

k kk a ky a a
k k k k

   
    

 2 1– –1 2

2 1 2 1

1 e – e .
– –

k kk ky a
k k k k

    
     

 
(4.113)

Чтобы получить выражение для концентрации промежуточного продук-
та B (x – y), воспользуемся уравнениями (4.101) и (4.113):

1 2 1– – –1 2

2 1 2 1

– (1 – e ) – 1 e – e ,
– –

k k kk kx y a a
k k k k

      
      

 

1 2 1– – –1 2

2 1 2 1

– 1 – e – 1 – e e ,
– –

k k kk kx y a
k k k k

      
     

 

2 1– –1 2

2 1 2 1

– – e – 1 e ,
– –

k kk kx y a
k k k k

     
         

1 2– –1

2 1

– (e – e ).
–

k kkx y a
k k

      (4.114)

На рис. 4.10 показано изменение количества вещества A (кривая 1),
B (кривая 2) и D (кривая 3) по мере протекания реакции.

Прохождение кривой 2 через максимум означает, что сначала скорость
образования промежуточного вещества B превышает скорость его расходо-
вания, а затем соотношение этих скоростей изменяется на противополож-
ное. Координаты этого максимума (max, cBmax) легко определяются из усло-

вия Вd 0
d
c




:

 max max1 2– –1
1 2

2 1

d( – ) (– e e ) = 0.
d –

k kx y ka k k
k k

        


(4.115)
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Поскольку сомножитель 1

2 1–
ka

k k
  не может быть равен нулю: 1

2 1

0,
–
ka

k k
 

тогда нулю следует приравнять выражение в скобках:

 1 max 2 max– –
1 2– e e 0.k kk k       (4.116)

Решим уравнение (4.116) относительно max:

1 max
2 max 1 max 2 1 max

2 max

–
– – ( – )2 2

2 1 –
1 1

2 2
2 1 max max

1 2 1 1

ee e e
e

1( – ) ln ; ln .
–

k
k k k k

k
k kk k
k k

k kk k
k k k k

 
     

        

     
  (4.117)

Подставляя уравнение (4.117) в (4.114), находим концентрацию B в точке
максимума:

 
1 2 2 2

2 1 1 2 1 1

– –ln ln
– –max 1

B
2 1

e – e .
–

k k k k
k k k k k kkc а

k k

  
     

 
(4.118)

Введем новую переменную 2

1

k
k

  . После преобразований получаем:

   
ln ln– –

max – 1 – 1
B max

1

1 1e – e и ln .
– 1 ( – 1)

c а
k

  
 

 
          

(4.119)

Рис. 4.10. Концентрации участников
последовательных реакций первого порядка:

1 – исходное вещество А; 2 – промежуточный продукт В; 3 – продукт реакции D



2

3

1

с

а
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 Из уравнения (4.119) следует, что концентрация промежуточного ве-
щества В в точке максимума на кинетический кривой зависит только

от 2

1

k
k

   и не зависит от абсолютного значения констант скоростей стадий.

Однако местоположение максимума на оси времени при неизменном отно-

шении 2

1

k
k

    и уменьшении абсолютного значения обеих констант k1 и k2

смещается в сторону больших времен. В этом несложно убедиться, если
в уравнение (4.117) подставить следующие пары значений констант скорос-
тей: k1 = 10, k2 = 100; k1 = 1, k2 = 10 или k1 = 0.1, k2 = 1.

Исследуем кинетическую кривую для конечного продукта (вещество D)

на перегиб. В точке перегиба 
2

2 0 :у




 2 1– –1 2 2 1

2 1 2 1

– e e ,
– –

k kу k k k kа
k k k k

      
       

(4.120)

2 пер 1 пер
2 2 2

– –1 2 2 1
2

2 1 2 1

e – e 0,
– –

k kу k k k kа
k k k k

      
       

     2 пер 1 пер
2

– –1 2
2 12

2 1

( e – e ) 0.
–

k kу k kа k k
k k

    
    


(4.121)

Поскольку множитель перед скобкой в уравнении (4.121) не может быть

равен нулю: 1 2

2 1

0,
–

k kа
k k


   следовательно:

  2 пер 1 пер– –
2 1e – e 0.k kk k      (4.122)

Решим уравнение (4.122) относительно пер:

1 пер
2 пер 1 пер 2 1 пер

2 пер

–
– – ( – )2 2

2 1 –
1 1

ee e e ,
e

k
k k k k

k
k kk k
k k

 
     

       

2
пер

2 1 1

1 ln .
–

k
k k k

   (4.123)

Сравнивая уравнения (4.123) и (4.119), можно констатировать, что пе-
региб на зависимости концентрации для конечного продукта D реализуется
в тот же момент времени, что и максимум для концентрации промежуточ-
ного продукта B. При малых отношениях k2/k1 начальная часть кривой 3

4.2. Кинетика сложных реакций
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практически совпадает с осью абсцисс. Этот период развития процесса
называется периодом индукции.

В связи со сложностью точного анализа последовательных реакций
в химической кинетике используются приближенные методы, позволяю-
щие упростить системы дифференциальных уравнений. Основным методом
такого рода является метод стационарных концентраций, предложенный
М. Боденштейном. В нем предполагается, что если концентрации промежу-
точных веществ малы, то их можно считать стационарными, т. е. не ме-
няющимися в течение всего процесса.

Это приближение достаточно хорошо выполняется, если промежуточ-
ные продукты обладают высокой реакционной способностью (k2 >> k1), что
наблюдается, в частности, в каталитических и цепных реакциях. Как отме-
чалось выше, увеличение отношения k2/k1 приводит к смещению местополо-
жения максимума зависимости концентрации промежуточного вещества B
в сторону больших времен. При этом форма максимума становится все
более размытой, что позволяет выделить достаточно продолжительный от-
резок времени, когда концентрация вещества B остается примерно постоян-
ной. Важной особенностью таких процессов является быстрое установле-
ние в системе режима, при котором разность скоростей образования и рас-
ходования промежуточных частиц становится малой по сравнению с самими
скоростями. Этот режим называется стационарным (точнее его называ-
ют квазистационарным, так как концентрации участников процессов из-
меняются).

Проиллюстрируем применение метода стационарных концентраций
в случае двух последовательных реакций первого порядка. Кинетические
уравнения имеют вид:

  A В D
1 A 1 A 2 B 2 B

d d d– ; – ; .
d d d
c c ck c k c k c k c      
  

(4.124)

Используя условие квазистационарности, получим:

  k1  cA  k2  cB. (4.125)

Концентрация вещества B остается практически неизменной во време-
ни (скорости образования и разложения примерно одинаковы).

D
2 B 1 A

d .
d
c k c k c   


(4.126)

В результате скорость сложного процесса будет определяться скоростью
наиболее медленной первой стадии и зависеть только от одной из констант
скоростей – от k1. Отметим, что такой же результат получается из точного
решения системы дифференциальных уравнений при условии k2 >> k1.
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4.3. Влияние температуры
на скорость протекания реакции

Скорость большинства реакций увеличивается с ростом температуры,
так как при этом возрастает скорость движения реагирующих частиц, частота
их столкновений, энергия сталкивающихся частиц и, как следствие, увели-
чивается вероятность того, что при столкновении произойдет химическое
превращение. Из величин, входящих в выражение для скорости химической
реакции, от температуры зависит только константа скорости. Концентрация
не зависит от нее, а порядок реакции при не слишком большом изменении
температуры обычно не меняется. Поэтому анализируя влияние темпера-
туры на скорость химической реакции, можно рассматривать влияние тем-
пературы на константу скорости.

Для количественного описания влияния температуры в химической
кинетике используют два основных соотношения – правило Вант-Гоффа
и уравнение Аррениуса.

П р а в и л о  В а н т - Г о ф ф а  заключается в том, что при увеличе-
нии температуры на каждые 10 °С скорость гомогенной реакции увеличи-
вается в 24 раза. Математически это означает, что скорость реакции зависит
от температуры по степенному закону:

  
2 1

2

1

–
10 10или ,

Т Т
TT

T T

kk
k k
     (4.127)

где  – температурный коэффициент скорости ( = 24). Значения  для не-
которых реакций приведены в табл. 4.2.

Правило Вант-Гоффа довольно грубо описывает экспериментальные
данные и применимо только в очень ограниченном интервале температур.

CH3OOC2H5 + NaOH 

KClO3 + FeSO4 + H2SO4 

H2 + I2 

C12H22O11 + H2O 

2N2O5  2N2O4 + O2

Т а б л и ц а  4.2
Примеры температурных коэффициентов реакций

Реакция Фаза

Раствор

Раствор

Газ

Раствор

Газ

Порядок

II

III

II

I

I



1.9

2.4

2.5

3.6

3.8

Температурный
интервал, °С

10–45

10–32

283–293

25–55

0–65
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Более точно зависимость константы скорости от температуры переда-
ет эмпирическое  у р а в н е н и е  А р р е н и у с а:

    ln ,Ak C
T

  (4.128)

где k – константа скорости реакции; A и C – некоторые постоянные. Со-
гласно этому уравнению, lnk линейно зависит от обратной температуры (1/T).
Постоянные A и C можно найти по экспериментальным значениям констан-
ты скорости при различных температурах.

Теоретический вывод уравнения Аррениуса сделан только для элемен-
тарных реакций. Но опыт показывает, что подавляющее большинство слож-
ных реакций также удовлетворительно подчиняется этому уравнению.

Рассмотрим реакцию первого порядка: A  продукты. Аррениус пред-
положил, что в реакцию вступают не все молекулы, а только активные (A*),
которые образуются из обычных молекул при поглощении ими энергии (E).
Кроме того, предполагается, что между активными и обычными молеку-
лами устанавливается равновесие (активные частицы могут дезактивиро-
ваться), а образование продуктов реакции из активных молекул происходит
необратимо:

 A + E  A* –– продукты. (4.129)

Константа скорости превращения активных молекул в продукты (k2),
по Аррениусу, не зависит от температуры. Влияние температуры на ско-
рость реакции сводится только к сдвигу равновесия A  A* в ту или иную
сторону.

Скорость реакции (4.129) определяется концентрацией активных молекул:
    = k2  [A*]. (4.130)

При равновесии между A и A* константа равновесия может быть запи-
сана следующим образом:

   
* *

равн *
A

[A ] [A ] ,
[A] – [A ]

K
c

  (4.131)

где [A*] – равновесная концентрация активных молекул; cA – концентрация A
в процессе реакции. Поскольку равновесная концентрация активных молекул
очень мала, выражение для константы равновесия можно упростить:

    
*

равн
A

[A ].K
c

 (4.132)

Выразим [A*] из уравнения (4.132) и подставим в (4.130):

  [A*] = Kравн  cA     = k2  Kравн  cA. (4.133)

k2
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Тогда константа скорости процесса равна:

   k = k2  Kравн. (4.134)

Прологарифмируем выражение для константы скорости (4.134), с после-
дующим дифференцированием его по температуре:

 
равн2

2 равн

d lnd ln d lnln ln ln .
d d d

Kk kk k K
T T T

     (4.135)

С учетом того, что k2 – величина постоянная, температурная зависи-
мость константы скорости определяется уравнением изохоры Вант-Гоффа
для константы равновесия:

   равн
2

d lnd ln ,
d d

Kk U
T T RT


  (4.136)

где U – тепловой эффект процесса активации A  A* при постоянном
объеме, который называют энергией активации EA; R – универсальная газо-
вая постоянная.

Проинтегрируем уравнение (4.136), считая U = EA:

A
2d ln d ,Ek T

RT
 

и полагая, что EA не зависит от температуры, получим уравнение Аррениуса:

 Aln – + ln ,Ek A
RT

 (4.137)

где константа интегрирования представлена в логарифмической форме.
Это уравнение может быть преобразовано к наиболее часто употребляе-
мому виду уравнения Аррениуса:

 Aexp – ,Ek A
RT

    
 

(4.138)

где A – предэкспоненциальный множитель, который не зависит от тем-
пературы, а определяется только видом реакции; EA –   э н е р г и я
а к т и в а ц и и,  характеризующая необходимый избыток энергии (по срав-
нению со средним уровнем), которым должны обладать молекулы, чтобы
реакция была возможной. Энергия активации также не зависит от тем-
пературы. Для реакций между валентно-насыщенными молекулами значе-
ния энергий активации составляют 100–200 кДж/моль. Реакции между ва-
лентно-ненасыщенными атомами или радикалами происходят с энергиями
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активации, близкими к нулю, реакции атомов/радикалов с молекулами
идут с промежуточными значениями энергии активации 40–100 кДж/моль.
В случае сложных реакций параметр EA не имеет простого физического
смысла и является некоторой функцией энергии активации отдельных ста-
дий. Поэтому ее правильнее называть эффективной энергией активации,
и еще ее называют аррениусовской, или опытной, энергией активации.
Множитель A в случае сложных реакций также необходимо рассматривать
как эмпирический параметр.

Энергию активации можно определить, измерив константу скорости
при двух температурах по уравнению

      

2 2

1 1

A 2 A
2

1 2 1

2 1 2
A

2 1 1

1 1d ln d ln – –

ln ,
( – )

k T

k T

E k Ek T
RT k R T T

R T T kE
T T k

 
     

 
 

  

 
(4.139)

или более точно – по значениям константы скорости при нескольких тем-
пературах. Для этого строят зависимость константы скорости от темпера-
туры в координатах lnk = f (1/T) (рис. 4.11). Тангенс угла наклона получен-
ной прямой равен –EA/R.

Рис. 4.11. Зависимость константы скорости
от обратной температуры



lnk

1/T

tg = –EA/R
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4.4. Теоретические представления
химической кинетики

4.4.1. Теория активных соударений
Теория активных соударений (ТАС) ставит задачу рассчитать скорость

бимолекулярной элементарной реакции, протекающей в газовой фазе, опи-
раясь на представления и математический аппарат молекулярно-кинетической
теории идеальных газов. Поскольку химическое взаимодействие между
молекулами возможно только при их столкновении, то скорость химической
реакции должна определяться числом столкновений молекул в единицу
времени. Однако для любой реакции число таких столкновений настолько
велико, что если бы каждое из них приводило к химическому акту, то реакции
заканчивались бы за очень короткое время, практически мгновенно. По-
скольку это не так, можно предположить, что не всякое столкновение молекул
реагирующих веществ приводит к химическому превращению. Так появи-
лась гипотеза С. Аррениуса о возможности химических превращений только
«быстрых» молекул, обладающих при столкновении энергией, достаточной
для разрыва межатомных связей. Гипотеза С. Аррениуса легла в основу теории
активных соударений, развитой в работах Траутца (1916) и Льюиса (1918).

Основные положения ТАС
Очевидно, что условием химического взаимодействия двух частиц яв-

ляется необходимость их соприкосновения (столкновения) в пространстве.
Молекулярно-кинетическая теория газов позволяет рассчитать полное

число столкновений за единицу времени в единице объема газовой смеси
(1 см3) при данной температуре:

– между двумя одинаковыми молекулами:

  
1
22 2

0 2 ;R Tz D n
m

       
 

(4.140)

– между двумя разными по природе молекулами:
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(4.141)

где z0 – количество столкновений; n – число молекул в 1 см3; DАВ – сумма
радиусов молекул А и В; m – масса молекул.

В молекулярно-кинетической теории молекулы газа рассматриваются
как упругие шары определенного диаметра, не испытывающие межмолеку-
лярных притяжений. Однако в реальных системах взаимным притяжением
сближающихся молекул пренебрегать нельзя. При подсчете числа столк-
новений необходимо учитывать эффективный диаметр молекул ().
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Рассмотрим элементарную бимолекулярную реакцию: A + B  продукты.
Пусть молекула A неподвижна, а молекула B движется в пространстве

параллельно прямой, проходящей через центр молекулы A (рис. 4.12).
При отсутствии взаимодействия между молекулами A и B с молекулой A

столкнутся все молекулы B, центры которых находятся внутри цилиндра,
имеющего радиус DAB:

        rA + rB = DAB,

где rA и rB – радиусы молекул A и B соответственно.

Рис. 4.12. Траектории движения идеальных (а) и реальных (б) молекул
а б

2rA 2rA

DAB AB

2rB 2rB

При притяжении между молекулами A и B прямолинейные пути моле-
кул B искривляются, в результате чего проиcходит столкновение молекул,
центры которых изначально находились вне цилиндра с радиусом DAB. Тог-
да эффективный радиус столкновения будет определяться неравенством

А В АВ AB.D       

При отталкивании молекул эффективный радиус столкновения будет
меньше суммы радиусов:

А В АВ AB ,D       

где А В А B, , ,        – эффективные радиусы молекул.
Таким образом, эффективный радиус молекул учитывает их взаимодейст-

вие. Эффективные радиусы можно определить независимым способом,
например, по вязкости газов или плотности жидкостей и твердых тел.

С учетом вышесказанного выражение (4.141) для элементарной бимо-
лекулярной реакции принимает вид:
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(4.142)

где AB = A + B – сумма эффективных радиусов молекул A и B; mA
и mB – массы молекул A и B; nA и nB – число молекул в 1 см3; T – темпе-
ратура.
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Если бы каждое столкновение приводило к химической реакции, то число
столкновений в единицу времени в единичном объеме, по определению,
соответствовало бы скорости химической реакции. Простое сравнение рас-
считанных величин с опытными данными показывает, что значения экспе-
риментально определенных скоростей реакции в несколько порядков раз
меньше рассчитанного числа всех столкновений. Можно сделать вывод,
что далеко не каждое столкновение приводит к химическому превращению.
Важным для возможности протекания реакции считается условие доста-
точности энергии при соударении для преодоления отталкивания электрон-
ных оболочек и возникновения деформаций в атомах, приводящее к возник-
новению новых связей. Иными словами, реагирующие молекулы должны
обладать некоторым избыточным запасом энергии по сравнению со сред-
ним значением для того, чтобы реакция произошла.

Распределение молекул по энергиям в простейшем случае можно опи-
сать классической статистикой Больцмана, согласно которой число час-
тиц (N), обладающих энергией, которая больше некоторой средней энергии,
равно:

   
–

0 е ,
Е

R TN N   (4.143)

где N0 – общее число частиц в 1 см3.
Тогда число активных столкновений можно рассчитать по формуле

    
–

0 е ,
Е

R Tz z   (4.144)

где z0 – полное число столкновений в 1 см3.
Подставляя формулу (4.142) в (4.144), получим выражение для числа ак-

тивных соударений:
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(4.145)

Если считать, что при активных столкновениях происходят химичес-
кие превращения, то скорость реакции может быть записана как:

   

1
2 –

2A
AB A B

A B

d 1 1– 8 е ,
d

Е
R Tn z R T n n

m m


  
                   

 (4.146)

величину Е называют истинной энергией активации.
Скорость рассматриваемой бимолекулярной реакции согласно основно-

му постулату химической кинетики выражается уравнением
   A B ,k c c    (4.147)

где k – константа скорости; cA и cB – концентрации веществ A и B.
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Чтобы сопоставить записанные выше выражения для скорости хими-
ческой реакции, необходимо сделать некоторые преобразования. В уравне-
нии (4.146) скорость выражена через количество молекул, вступающих в ре-
акцию в единицу времени в 1 см3, а в уравнении (4.147) она выражена
через концентрации реагирующих веществ cA и cB (в моль/л):

      nA = cA  10–3  NА  и  nB = cB  10–3  NА, (4.148)

где nA и nB – число молекул A и B в 1 см3; NА – постоянная Авогадро.
Тогда выражение для скорости реакции принимает вид:

A A

A A

d d 1000– – ,
d d
с n z

N N
    

 

   

1
2 –

2 –3
AB A A B

A B

1 110 8 е .
Е

R TN R T c c
m m


  

                  
(4.149)

Соотношение (4.149) является основным математическим выражением
теории активных столкновений для бимолекулярной реакции.

Уравнение (4.149) показывает, что скорость элементарной реакции
A + B  продукты, как это следует из закона действующих масс, про-
порциональна концентрациям реагирующих веществ, а константа скорости
может быть вычислена по формуле

  

1
2 –

2 –3
AB A

A B

1 110 8 е .
Е

R Tk N R T
m m


  

               
(4.150)

Как видно из формулы (4.150), константа скорости определяется раз-
мерами молекул (A, B) и их массой (mA и mB). Чтобы выявить зависи-
мость константы скорости k от температуры и сопоставить истинную энер-
гию активации Е в уравнении (4.150) с аррениусовской ЕА, объединим по-
стоянные величины в предэкспоненциальный множитель, не зависящий
от температуры:

    

1
2

2 –3
AB A

A B

1 110 8 const,N R
m m

  
              

(4.151)

тогда
1 –
2const e .

E
R Tk T    (4.152)
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После логарифмирования уравнения (4.152):
1ln ln(const) ln – ,
2

Ek T
R T

 


(4.153)

и дифференцирования уравнения (4.153) по температуре получим:

   
1

2
2 2

d ln 1 d lnили .
d 2 d

k E k E R T
T T R T T R T

  
  

  
(4.154)

Сравнивая уравнение (4.154) с уравнением Аррениуса в дифференци-
альной форме:

   A
2

d ln ,
d

k E
T R T




(4.155)

получим:
  1

2A .E E RT  (4.156)

Если реакции идут с небольшими скоростями и при невысоких темпе-
ратурах, то чаще всего 1

2AE RT  (при 300–400 K 1
2 1.2 –1.4RT   кДж/моль,

а значение EA обычно изменяется от 50 до 200 кДж/моль). Поэтому можно
считать, что уравнения (4.154) подтверждают уже известный нам закон
Аррениуса. Использование уравнения (4.155) оправдано, когда энергии ак-
тивации достаточно высоки, EA >> RT. Если это условие не соблюдается,
следует использовать более точное уравнение (4.154).

Грубая оценка предэкспоненциального множителя уравнения (4.151)
1
2

2 –3
AB

A B

1 1A 10 8 ,AN R T
m m

  
              

если принять, что диаметр молекулы имеет порядок 10–8 см, и взять некото-
рые усредненные значения при средних температурах, приводит к значению:

А  2.8  1011 л/моль  с = 2.8  1014 см3/моль  с.
Реакции, для которых предэкспоненциальные множители близки к рас-

считанному выше значению, называют  н о р м а л ь н ы м и.  Необходимо
отметить, что далеко не для всех реакций наблюдаются такие предэкспо-
ненциальные множители, встречаются реакции, в которых они в несколько
порядков раз больше – такие реакции называют  б ы с т р ы м и,  и, наобо-
рот, во много раз меньше – такие реакции называют  м е д л е н н ы м и.
Для быстрых и медленных реакций в формулу константы скорости по тео-
рии активных соударений вводят поправочный множитель Р, называемый
стерическим множителем:

1
2 –

2 –3
AB

A B

1 110 8 e .
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R T
Ak P N R T

m m


  
                

(4.157)
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Для объяснения быстрых реакций при расчете числа активных со-
ударений учитывают вклад не только энергии поступательного движения,
но и других видов движения, в частности колебательного. Несколько слож-
нее дело обстоит с объяснением медленных реакций. В качестве одного
из объяснений приводят факт, что даже при условии энергетически актив-
ного столкновения для осуществления реакции молекулы должны быть пра-
вильно сориентированы в пространстве друг относительно друга своими
функциональными группами (рис. 4.13). Поэтому поправочный множитель
для медленных реакций называют стерическим фактором. Однако такое
объяснение не всегда может оправдать уменьшение предэкспоненциаль-
ного множителя на несколько порядков.

Реакционноспособные
группы

А В А В

Рис. 4.13. «Удачная» (а) и «неудачная» (б) ориентация сталкивающихся молекул
а б

Достоинства теории активных соударений. Теория объяснила экспо-
ненциальную зависимость константы скорости от температуры, подтверди-
ла справедливость в области невысоких температур уравнения Аррениуса,
прояснив физический смысл энергии активации. Также теория дала возмож-
ность оценить значение предэкспоненциального множителя.

Недостатки теории активных соударений. Теория не позволяет рассчи-
тать энергию активации EA и стерический фактор P. В рамках теории нет
объяснения и тому факту, что для некоторых реакций P > 1. Таким обра-
зом, в ТАС стерический фактор представляет собой эмпирический попра-
вочный множитель.

4.4.2. Мономолекулярные реакции. Теория Линдемана
На сегодняшний день известно большое количество гомогенных моно-

молекулярных реакций, протекающих в газовой фазе и удовлетворяющих
кинетическому уравнению первого порядка. К ним относятся реакции изо-
меризации, термического разложения, гидролиз ряда углеводородов и т. д.

Для мономолекулярных реакций при понижении давления, как прави-
ло, наблюдается переход от кинетики реакций первого порядка к кинетике
реакций второго порядка.

Механизм протекания мономолекулярных реакций в рамках теории
активных соударений можно объяснить с помощью теории Линдемана,

4. Кинетика химических реакций
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согласно которой мономолекулярное превращение является сложным про-
цессом, состоящим из бимолекулярной стадии активации и мономолекуляр-
ного превращения активных частиц:

1-я стадия – активация: 1

–1

*А + А A + A;k

k


2-я стадия – превращение: 2*А ,k продукты

где A – неактивная молекула; A* – активная молекула; k1 – константа скорос-
ти процесса активации; k–1 – константа скорости процесса дезактивации;
k2 – константа скорости превращения активных молекул в продукты реакции.

Таким образом, процесс является последовательной реакцией с проме-
жуточным продуктом А*. При некоторых условиях (см. п. 4.2.4) максимум
на зависимости концентрации промежуточного вещества от времени явля-
ется размытым и на продолжительном отрезке времени концентрация про-
межуточного вещества А* остается практически неизменной, что говорит
о примерно равной скорости их образования и исчезновения и соответствует
стационарному течению процесса:

актив = дезактив + прод,

  * *
2

1 A –1 A 2A A
.k c k c c k c      (4.158)

Из уравнения (4.158) находим концентрацию активных молекул:

  *

2
1 A

A
–1 A 2

.k cc
k c k




 
(4.159)

Полагая, что реакция образования продукта из активных молекул A*

подчиняется кинетическому уравнению первого порядка = k2  cA*, с учетом
выражения (4.159), получим:

 
2

1 A
2

–1 A 2

.k ck
k c k


  

 
(4.160)

Проанализируем выражение (4.160):
1) при высоком давлении, когда cA велика (k2 << k–1 cA), в знаменате-

ле можно пренебречь константой k2, и выражение (4.160) принимает вид:

    2 1 A
A

–1

.k k c k c
k
      (4.161)

Процесс описывается уравнением для реакций первого порядка;
2) при низком давлении, когда cA мала (k2 >> k–1  cA) и k–1  cA + k2 k2,

тогда
    = k1  c2

A . (4.162)
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Процесс описывается уравнением для реакций второго порядка.
Таким образом, если молекулы, активированные при столкновении,

не сразу переходят в продукты, то бóльшая часть из них дезактивируется
при последующих соударениях. При этом доля активных молекул остается
постоянной, число их оказывается пропорциональным концентрации, и реак-
ция идет по кинетическому уравнению первого порядка. Если же время
существования активных молекул мало, то большинство их перейдет в про-
дукты, не успев дезактивироваться. Скорость активации тогда будет пропор-
циональна числу двойных столкновений (квадрату концентрации), и реак-
ция будет идти по уравнению второго порядка.

Чем больше давление, тем чаще дезактивируются возбужденные мо-
лекулы. Поэтому при высоком давлении наблюдается первый порядок
реакции. При понижении давления уменьшается концентрация исходного
вещества, возбужденные молекулы дезактивируются реже, и реакция идет
по кинетическому уравнению второго порядка.

Теория Линдемана послужила основой для многих более сложных тео-
рий мономолекулярных реакций.

4.4.3. Расчет средней продолжительности жизни
реагирующих молекул
Рассмотрим систему, в которой протекает мономолекулярная реакция

по типу: А  продукты. Обозначим начальное число молекул в систе-
ме N0, а текущее количество молекул в любой произвольный момент вре-
мени – как N. В этом случае скорость реакции (выраженная в шт/с) в про-
извольный момент времени  опишется обычным уравнением

   1
d–
d
N k N 


(4.163)

или
–dN = k1  N  d. (4.164)

Величина в левой части уравнения (4.164) представляет собой умень-
шение числа молекул за период в интервале от до + d. Иными сло-
вами, dN – это число молекул А, которые «дожили» до момента времени 
и разложились в последующий бесконечно малый отрезок времени d. Если
время жизни каждой из этих молекул принять равным , тогда суммарное
время жизни их составит (  dN). Умножая левую и правую части уравне-
ния (4.164) на , получим:

  –  dN = k1    N  d. (4.165)
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Учитывая, что для реакции первого порядка можно представить текущее
содержание молекул в каждый момент времени следующим уравнением:

   1–
0 e ,kN N   (4.166)

уравнение (4.165) можно преобразовать к виду:

  1–
1 0– d e d .kN k N          (4.167)

Полагая, что все молекулы А разложатся до продуктов за бесконечно
большое время, можно получить суммарное время жизни всех N0 молекул
системы, проинтегрировав уравнение (4.167) от = 0 до = . Тогда общее
время жизни всех молекул А равно:

   1–
общ 1 0

0

e d .kk N


        (4.168)

Поделив общее время жизни всех молекул А на их начальное коли-
чество N0, получим значение средней продолжительности жизни молекулы:

1–
1

0

e d .kk


       (4.169)

Проведем интегрирование уравнения (4.169) по частям: udv = uv – vdu.

Пусть u = , 1–d e d ,kv    тогда du = d, а 1–

1

1– e .kv
k

  С учетом введен-

ных обозначений можно записать:

1 1 1– – –
1 1 20 0

1 1 10

1 1– e e d – e .k k kk k
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      

            
  



В результате получаем итоговую формулу:

 
1

1 .
k

  (4.170)

Понятие средней продолжительности жизни, равной обратному значе-
нию константы скорости, является формальной величиной, однако позже
оно будет использовано при выводе уравнения в теории активированного
комплекса.

4.4.4. Теория активированного комплекса
В 1935 г. Г. Эйринг, М. Поляни и М. Эванс предложили теорию, кото-

рая дает возможность рассчитать стерический фактор и энергию актива-
ции. Эта теория получила название теории переходного состояния, или
теории активированного комплекса.
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Рассмотрим бимолекулярную реакцию между двухатомной молекулой XY
и одноатомной молекулой Z, протекающую в газовой фазе. В основе тео-
рии лежит утверждение, что элементарный акт химического превращения
протекает не мгновенно при столкновении, а продолжается в течение про-
межутка времени, когда межатомные расстояния между всеми атомами
системы соизмеримы, т. е. новые связи еще не вполне образовались, а су-
ществующие еще не полностью разорваны. Такое состояние называют
переходным состоянием, или активированным комплексом:

XY + Z  (X…Y…Z)*  X + YZ.
активированный

комплекс

При сближении молекулы XY и атома Z изменяются расстояния между
атомами X и Y (rX…Y) и атомами Y и Z (rY…Z) и, соответственно, изменяется
потенциальная энергия трехатомной системы X – Y – Z. Потенциальную
энергию в трехатомной системе как функцию расстояний (rX…Y) и (rY…Z) можно
теоретически рассчитать, используя уравнение Лондона:

1 2

1
2

2 2 2
,

1– ( – ) ( – ) ( – ) ,
2r rU A B C                

(4.171)

которое представляет взаимодействие в трехатомной системе как супер-
позицию взаимодействий атомов в трех двухатомных молекулах XY, YZ и ZX
соответственно. В формуле (4.171) A, B и C представляют собой кулонов-
ские силы взаимодействия, а , и – обменные энергии связи в упомяну-
тых двухатомных молекулах. Следовательно, (А + ) представляет собой
полную энергию связи в молекуле XY, (В + ) – в молекуле YZ и (С + ) –
в молекуле ZX. Полную энергию связи в каждой из молекул можно устано-
вить экспериментально. Чаще всего такую информацию получают из спектро-
скопических измерений с последующим использованием эмпирической
формулы Морса, представляющей зависимость энергии двухатомной моле-
кулы как функцию расстояния между атомами:

 
2– ( – )1 – e ,ea r r

r eU A D        (4.172)

где 1
2eD D h    является суммой энергии диссоциации (D) и нулевой

колебательной энергии молекулы (рис. 4.14); re – равновесное межатомное
расстояние в молекуле; а – константа, характерная для каждой молекулы.

Перечисленные характеристики определяются из спектроскопических
данных. Разделение полной энергии связи на кулоновскую и обменную
составляющие, необходимые для подстановки в уравнение Лондона, возмож-
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но при использовании допущения Эйринга, согласно которому кулоновское
взаимодействие при всех межатомных расстояниях составляет примерно
15–20 % от полной энергии связи.

Используя такой подход, можно вычислить значения потенциальной энер-
гии U как функции rХ...Y, rY...Z и построить трехмерную диаграмму (рис. 4.15.)
Для более сложных случаев требуется многомерная диаграмма.

Рис. 4.14. Зависимость потенциальной энергии молекул
от межатомного расстояния:

De – спектроскопическая, D – химическая энергии диссоциации молекул

U

r

D

re

De

0
0

–q +q

Рис. 4.15. Зависимость потенциальной энергии
от межатомных расстояний rX...Y и rY...Z
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Трехмерную диаграмму можно заменить двухмерной, если криволиней-
ную поверхность пересечь плоскостями, параллельными координатной
плоскости r1 – r2, и линии пересечения спроецировать на эту координат-
ную плоскость. Получившиеся кривые являются линиями равных энергий
(изоэнергетические линии) (рис. 4.16), по частоте которых можно судить
о кривизне энергетической поверхности. Числа около горизонталей обозна-
чают потенциальную энергию взаимодействия, выраженную в условных
единицах для системы, состоящей из трех атомов X, Y, Z в зависимости
от расстояний X...Y или Y...Z.

На энергетической карте можно выделить «долину» P1, в которой сис-
тема в виде XY + Z находилась до реакции, и «долину» P2, в которой сис-
тема в форме X + YZ находится по завершении реакции.

Рис. 4.16. Карта поверхности потенциальной энергии системы
из трех атомов X, Y, Z:

кривые – изоэнергетические линии
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Для перехода системы от P1 к P2 существует наиболее выгодный энер-
гетический путь, проходящий по ложбине (наиболее энергетически выгодному
пути) через самую низкую точку (седловая точка) перевала P (на рис. 4.15
и 4.16 отмечен пунктирной линией). Если сделать перпендикулярный раз-
рез потенциальной поверхности вдоль пути реакции и развернуть поверх-
ность разреза в одну плоскость, то получится кривая, являющаяся энерге-
тическим профилем пути реакции (рис. 4.17).
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Из рис. 4.17 ясно, что разность между энергией активированного комп-
лекса UX…Y…Z (т. е. энергией на вершине перевала) и потенциальной энергией
исходных веществ (UXY + UZ) есть энергия активации (EA). Сталкивающиеся
частицы XY и Z должны обладать энергией, не меньшей, чем EA, чтобы
преодолеть энергетический барьер и превратиться в продукты. Таким образом,
теория активированного комплекса дает принципиальную возможность опре-
делить энергию активации бимолекулярной реакции, используя соотношение

  EA = UX…Y…Z – (UXY + UZ). (4.173)
Однако рассчитать потенциальную энергию многоатомной системы

и строить энергетические карты в общем случае весьма сложно, для этого
необходимо решить уравнение Шредингера для системы частиц, образую-
щих активированный комплекс; это сделано лишь для небольшого числа
очень простых реакций, и то весьма приближенно.

Вывод основного уравнения теории активированного комплекса, с при-
влечением аппарата статистической термодинамики, состоит в предположении
существования равновесия между реагентами и активированным комплексом.
Иными словами, реакция представляется как последовательная, в которой
активированный комплекс является промежуточным веществом, и рассмат-
ривается стационарное состояние процесса (наличие участка аа на кри-
вой концентрации промежуточного вещества от времени), в котором кон-
центрация промежуточного вещества практически неизменна. В соответ-
ствии с этим схема рассматриваемой реакции выглядит следующим образом:

 *( ... ... ) ,K kXY Z X Y Z X YZ
     (4.174)

где K – константа равновесия реакции образования активированного комп-
лекса; k – константа скорости образования продуктов реакции.

U

UXY+ UZ

Путь (координата) реакции

UX+ UYZ

EA

UX...Y ...Z
а а

Рис. 4.17. Энергетический профиль пути реакции:
XY + Z  (X…Y…Z)*  X + YZ
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Константа равновесия реакции образования активированного комплекса
определяется через равновесные концентрации исходных веществ и акти-
вированного комплекса:

   ... ... .X Y Z

XY Z

cK
c c

 


(4.175)

Согласно основному постулату химической кинетики, скорость образо-
вания продуктов реакции можно представить следующим образом:

   = k  cX...Y...Z. (4.176)

С учетом того, что cX...Y...Z = KcXY cZ, выражение (4.176) принимает вид:

    = k  K  cXY   cZ. (4.177)

Далее для возможности привлечения подходов статистической термоди-
намики и молекулярно-кинетической теории полезно ввести дополнительно
некоторые модельные представления протекания процесса. Согласно этой
модели, изменение энергетического состояния системы трех атомов в зави-
симости от межатомных расстояний r1, r2 (т. е. протекание реакции) представ-
ляется как движение некой квазичастицы с эффективной массой m вдоль
координаты реакции (см. рис. 4.17). Если первоначально эта частица обладает
достаточным запасом кинетической энергии, то она сможет «взобраться»
на перевальную точку. Далее она может «скатиться» либо в сторону продуктов
реакции, либо в сторону исходных веществ. Условие стационарности пред-
полагает наличие некоторого плоского участка (аа) в области максимума
(в окрестности седловой точки), что соответствует соизмеримым между со-
бой расстояниям r1 и r2, т. е. состоянию существования активированного
комплекса, когда старые связи еще не до конца разорваны, а новые уже
начали образовываться. Обозначим длину этого плоского участка, на кото-
ром существует активированный комплекс, как . Согласно молекулярно-
кинетической теории, средняя скорость движения частицы (в нашем слу-
чае – активированного комплекса) вдоль пути реакции задается уравнением

 v
1
2

,
2

Bk Tv
m




 
    

(4.178)

где m – масса активированного комплекса; kB – константа Больцмана;
T – температура.

Тогда среднее время жизни активированного комплекса ( – время про-
хождения отрезка ) равно:

   

1–
2

,
2

Bk T
v m


 

  
        

(4.179)

где  – длина пути, по которому движется активированный комплекс.
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Процесс превращения активированного комплекса в продукты можно
рассматривать как мономолекулярную реакцию, и тогда среднее время жизни
активированного комплекса можно связать с константой скорости этой
реакции:

   

1
2

–11 .
2

Bk Tk
m 

          
(4.180)

С учетом (4.180) выражение для скорости реакции (4.177) принимает вид:
1
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(4.181)

Сравнивая (4.181) с уравнением скорости для изучаемой реакции, фор-
мально записанным с использованием основного постулата химической
кинетики:

  = k  cXY   cZ, (4.182)

получаем выражение для константы скорости реакции:
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Bk Tk K
m




 
      

(4.183)

В полученной форме это выражение пока мало пригодно для анализа,
так как включает достаточное число неопределенных параметров. Для даль-
нейших преобразований привлекают методы статистической термодинами-
ки. В частности, величину K можно рассчитать через так называемые
статистические суммы (суммы по состояниям) Qi исходных веществ и ак-
тивированного комплекса:

0–
... ... e ,

E
X Y Z RT

XY Z

QK
Q Q


  


(4.184)

где E0 – энергия активации при абсолютном нуле, т. е. разность нулевых
энергий активированного комплекса и исходных молекул. С учетом (4.184)
выражение (4.183) примет вид:
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
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(4.185)

Полные суммы по состояниям обычно разлагаются на сомножители,
соответствующие отдельным видам движения молекул:

  Q = Qпост  Qэл  Qвращ  Qкол. (4.186)
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Поступательную сумму по состояниям рассчитывают по формуле:

  
3
2

пост 2

2 ,Bm k TQ V
h

      
 

(4.187)

где m – масса частицы; kB – постоянная Больцмана; T – температура;
h – постоянная Планка; V – объем, в котором движутся частицы.

Электронная сумма по состояниям при обычных температурах, как пра-
вило, постоянна и равна вырожденности основного электронного состояния
Qэл = g0. Вращательную сумму по состояниям для двухатомной молекулы
можно выразить через приведенную массу молекулы () и межъядерное
расстояние (r):

   
2 2

вращ 2

8 ,Br k TQ
h

     
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 
(4.188)

где  = m1 m2 /(m1 + m2); число симметрии  = 1 для несимметричных
молекул XY и  = 2 для симметричных молекул X2.

Колебательная сумма по состояниям записывается как произведение
сомножителей, каждый из которых соответствует определенному колебанию:
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где n – число колебаний (для линейных молекул, состоящих из N атомов,
n = 3N – 5, для нелинейных молекул n = 3N – 6); Tкол, i – эффективная коле-
бательная температура для i-го колебания. При обычных температурах ко-
лебательные суммы по состояниям очень близки к единице и заметно от-
личаются от нее только при условии T > Tкол.

Наиболее трудной задачей является расчет ... ... ,X Y ZQ  так как неизвестны
конфигурация и молекулярные постоянные активированного комплекса и ме-
тодов их экспериментального определения пока нет. Тем не менее разрабо-
таны приближенные методы, позволяющие провести достаточно надежную
оценку ... ... .X Y ZQ  Ниже мы приведем упрощенный способ, позволяющий
не производить расчет всех сумм по состояниям участников реакции.

Изменение потенциальной энергии системы из трех частиц при проте-
кании процесса с точки зрения описанных выше модельных представлений
можно рассматривать как условное поступательное движение активиро-
ванного комплекса вдоль координаты реакции. Это «поступательное движе-
ние» представляет собой изменение потенциальной энергии трех атомов
на участке aa. Отличие образованного активированного комплекса от обычной
устойчивой молекулы состоит в отсутствии одной из степеней свободы коле-
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бательного движения. Из рис. 4.18 видно, что устойчивым типом колебатель-
ных движений, не приводящим к разрушению комплекса, являются изобра-
женные слева колебания (рис. 4.18, а), связанные с одновременным умень-
шением или увеличением расстояний r1 и r2. Такие колебания приводят
к движению переходного комплекса вверх по энергетической поверхности
(см. рис. 4.15 и 4.17), а седловая точка является устойчивым состоянием.
В случае колебаний, при которых происходит одновременное увеличение r1
и уменьшение r2, или наоборот (как показано на рис. 4.18, б), активирован-
ный комплекс «скатывается» в сторону образования либо продуктов реак-
ции, либо исходных веществ.

Рис. 4.18. Сохраняющиеся (а) и исчезающие (б) валентные колебания
в линейном трехатомном активированном комплексе

r1 r2 r1 r2

X Y Z X Y Z

a б

Таким образом, одна из степеней свободы колебательного движения
для активированного комплекса может быть заменена на степень свободы
поступательного движения вдоль координаты реакции.

Для преобразования уравнения (4.185) выделим сумму по состояниям
поступательного движения вдоль координаты реакции постQ  из суммы по со-
стояниям активированного комплекса:

   пост .Q Q Q    (4.190)

Подставляя уравнение (4.190) в (4.185), получим:
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(4.191)

Выражение для суммы по состояниям поступательного движения вдоль
одной координаты согласно статистической термодинамике для случая
активированного комплекса будет иметь вид:
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Подставляя уравнение (4.191) в (4.190), получим:
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   (4.193)

K в уравнении (4.193) отличается от K (4.184), и ее можно рассмат-
ривать как константу равновесия для обычной молекулы, поскольку из нее
вынесена степень свободы, связанная с поступательным движением вдоль
координаты реакции, или, иными словами, невозможность одного из типов
колебательного движения.

В общем случае в уравнение (4.193) надо ввести поправочный множи-
тель , называемый трансмиссионным коэффициентом прохождения:

 .Bk Tk K
h

     (4.194)

Он равен доле активированных комплексов, скатывающихся с перева-
ла P в долину P2 и распадающихся при этом на конечные продукты реак-
ции; а (1 – ) соответствует доле активированных комплексов, которые скаты-
ваются обратно в долину P1, распадаясь на исходные вещества. Для боль-
шинства реакций трансмиссионный коэффициент близок к единице.

В термодинамическом подходе константу равновесия K в уравне-
нии (4.194) выражают с помощью обычных термодинамических соотноше-
ний через стандартные термодинамические функции образования активи-
рованного комплекса – энтропию, энтальпию и энергию Гиббса. Применяя
уравнение связи константы равновесия с изменением стандартной энергии
Гиббса, можно записать:

0 – ln ,G R T K     (4.195)

где 0G  – изменение энергии Гиббса при образовании активированногоо
комплекса из исходных веществ в стандартном состоянии. Отсюда

    
0–

е .
G

R TK


  (4.196)

Учитывая уравнение, связывающее изменение энергии Гиббса с изме-
нением энтальпии и энтропии: 0 0 0– ,G H T S        уравнение (4.196) при-
нимает вид:

 
0 0–

е e ,
H S

R T RK
  

   (4.197)

где 0H   – изменение энтальпии; 0S   – изменение энтропии при образо-о-
вании активированного комплекса в стандартных условиях.
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Подставляем уравнение (4.197) в (4.194):

   
0 0–

е e .
H S

R TB Rk Tk
h

  


     (4.198)

Для того чтобы установить взаимосвязь полученного выражения с урав-
нением Аррениуса, прологарифмируем соотношение (4.198):

0 0ln ln ln – ,B H Skk T
h R T R

  
   


(4.199)

и возьмем от него производную по температуре:

    0 0
2 2

d ln 1 d lnили .
d d

H R T Hk k
T T R T T R T

    
  

 
(4.200)

Уравнение Аррениуса в дифференциальной форме имеет вид:

   A
2

d ln .
d

k E
T R T




(4.201)

Из сравнения уравнений (4.200) и (4.201) видно, что
  A 0 0 Aи – .E H R T H E R T        (4.202)

Тогда выражение для константы скорости реакции можно записать
следующим образом:

      
0 0–– –

е e e e e .
E R T ES S

R T R TB BR Rk T k Tk
h h

    
  

           (4.203)

В интервале умеренных температур (Т = 600 K) сомножитель уравне-

ния (4.203) e Bk T
h


  имеет размерность с–1 и примерно равен 2.8 · 1014, что

близко к значениям предэкспоненциального множителя в теории актив-

ных соударений для нормальных реакций. Энтропийный фактор 
0

e
S
R



 соот-
ветствует стерическому коэффициенту Р в теории активных соударений для
быстрых и медленных реакций. Большие положительные значения 0S 
характеризуют быстрые реакции, а большие отрицательные – медленные.

Энтропия активации может быть вычислена при помощи статистичес-
кой термодинамики, если известно строение активированного комплекса.
В настоящее время такие расчеты могут быть выполнены только для про-
стейших реакций. Отсутствие экспериментальных данных о строении акти-
вированного комплекса является серьезным недостатком теории и затруд-
няет ее применение.

4.4. Теоретические представления химической кинетики
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4.5. Кинетика реакций в растворах

4.5.1. Особенности кинетики реакций в растворах
Сравнение кинетики небольшого количества реакций, которые можно

провести как в газовой фазе, так и в растворе, говорит о том, что в неко-
торых из них влияние растворителя практически не наблюдается, но в ряде
случаев оно весьма существенно. Механизм реакции в растворе значительно
сложнее, чем в газе, вследствие того, что:

1) молекулы исходных веществ сталкиваются не только между собой,
но и с молекулами растворителя;

2) для взаимодействия реагирующим частицам нужно продиффундиро-
вать через слой растворителя;

3) время соприкосновения двух взаимодействующих молекул увеличива-
ется из-за окружающих их молекул растворителя (клеточный эффект).

Соприкасающиеся на протяжении некоторого времени молекулы A и B,
окруженные молекулами растворителя, называют  п а р о й  с т о л к н о -
в е н и я. В первом приближении этот сложный механизм для бимолекуляр-
ной реакции веществ А и В можно представить упрощенной кинетической
схемой, состоящей из двух последовательных стадий:

  1 2

–1
А + В (AB) ,k k

k
продукты  (4.204)

где (AB) – пара столкновения.
Для того чтобы образовалась пара столкновения, вещества A и B должны

продиффундировать через слой растворителя, который их разделяет, навстречу
друг другу. Разрушение пары столкновения без образования продукта тоже
связано со способностью молекул A и B диффундировать через слой раст-
ворителя. Поэтому константы скорости k1 и k–1 определяются процессами
диффузии в растворе. При стационарном протекании процесса, когда кон-
центрация пары столкновения остается примерно неизменной во времени,
скорости образования и исчезновения (процессы распада и образования
продуктов) пары столкновения одинаковы:

    k1  cA  cB = k–1  cAB + k2  cAB.  (4.205)

Выразим из уравнения (4.205) концентрацию AB:

  1 A В
АВ

–1 2

.k c сс
k k
 




(4.206)

Тогда скорость процесса образования продуктов реакции равна:

 2 1
2 АВ A В

–1 2

.k kk с c с
k k


     

 (4.207)
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Если записать рассматриваемую суммарную реакцию, не принимая
во внимание механизм ее протекания:

   3А + В ,k продукты (4.208)
то скорость реакции можно выразить уравнением

  = k3  cA  cB. (4.209)

Сравнивая правые части уравнений (4.207) и (4.209), получаем выра-
жение для константы скорости реакции как комбинацию констант скорос-
тей отдельных стадий:

    2 1
3

–1 2

.k kk
k k




 (4.210)

Проанализируем выражение (4.210):

1) если k–1 >> k2, то 1
3 2 2 рав

–1

kk k k K
k

    , т. е. стадия образования

продуктов реакции является лимитирующей (реакция протекает в кинети-
ческом режиме);

2) если k–1 << k2, то k3  k1, т. е. лимитирующей стадией является
диффузия веществ A и B навстречу друг другу (реакция протекает в диф-
фузионном режиме).

Рассмотрим подробнее второй случай и выразим константу скорости
реакции k3, протекающей в диффузионном режиме, через коэффициен-
ты диффузии реагентов в растворе. Для этого закрепим начало координат
в центре произвольной молекулы A, ее можно считать неподвижной, а мо-
лекула B диффундирует к ней через слой растворителя (рис. 4.19).

Рис. 4.19. Схематическое изображение диффузионного механизма
кинетики реакции в растворе

А

В

r

Очевидно, что диффузионный режим будет реализовываться в доста-
точно разбавленном растворе, и плотность потока диффузии (JB) в этом
случае можно считать постоянной. Для расчета общего потока необходимо
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умножить значение плотности потока на площадь (JB
*  = JB · S). В сфери-

ческих координатах поток диффузии вещества B к молекуле A выражается
следующим уравнением:

     * 2 B
B

d4 ,
dB
cJ r D
r

     (4.211)

где DB – коэффициент диффузии вещества B; dcB/dr – градиент концентра-
ции вещества B; r – радиус сферы (расстояние до центра молекулы).
В условиях стационарной диффузии градиент концентрации dcB/dr можно
заменить на отношение конечных разностей cB/r, где cB – это разность
концентраций в глубине раствора и в начале координат, а r – расстояние
до начала координат. Таким образом, cB/r = cB/r. Тогда поток частиц B,
подходящих к поверхности молекулы A на минимально возможное расстоя-
ние rAB, можно представить следующим образом:

*
B AB B4 ,BJ D r c     (4.212)

где rAB – расстояние между молекулами A и B при образовании пары столк-
новения.

При протекании реакции в диффузионном режиме скорость реакции
определяется потоком молекул B к молекуле A (это следует из определе-
ний скорости реакции и потока), тогда в пересчете на количество молей A
получим:

 *
A AB А B4 ,BJ c D r с c         (4.213)

где D = DA + DB – эффективный коэффициент диффузии, так как молеку-
лы A также диффундируют в растворе к молекулам B. Сравнивая правые
части уравнений (4.209) и (4.213), получаем выражение для k3:

 k3 = 4  D  rAB. (4.214)

Выражение (4.214) можно преобразовать, если для DA и DB использо-
вать формулу Стокса – Эйнштейна:

A B
A B

, ,
6 6

R T R TD D
r r

 
 

       
(4.215)

где  – коэффициент вязкости раствора (или растворителя для достаточ-
но разбавленного раствора). Предполагая в первом приближении, что

1
2A B AB ,r r r   совокупность коэффициентов диффузии А и В можно пред-

ставить следующим образом:

   A B
AB

2 .
3

R TD D D
r

 
  

   
(4.216)
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Подставляя уравнение (4.216) в (4.214), получаем:

   3
8 .

3
R Tk  




(4.217)

Таким образом, при протекании реакции в диффузионном режиме конс-
танта скорости не зависит от природы реагирующих молекул, а определя-
ется только вязкостью раствора (растворителя) и температурой.

4.5.2. Теория активных соударений
применительно к растворам
При использовании полностью «инертного» растворителя по отношению

к растворенному веществу (случай идеального или близкого к идеальному
раствора) можно ожидать, что влияние молекул растворителя будет прояв-
ляться лишь в выполнении распределения частиц по энергиям Больцмана.
Тогда, очевидно, следует ожидать, что это распределение будет еще более
устойчиво сохраняться, так как существенно увеличивается частота столк-
новений и, следовательно, частота актов активации – дезактивации.

Применив формулу (4.151), полученную для вычисления предэкспонен-
циального множителя для газовых бимолекулярных реакций, Э. А. Мелвин-
Хьюз рассчитал эти величины для реакций, протекающих в растворах,
и сравнил их с экспериментально определенными значениями. Анализ око-
ло 200 реакций показал, что во многих случаях теория активных соударе-
ний и для реакций, протекающих в растворах, дает удовлетворительные ре-
зультаты. Около 40 % изученных реакций имеют «нормальные» скорости,
соответствующие предэкспоненциальному множителю 2.8  1011 л/моль  с.
Однако заметное количество реакций имеют либо существенно более мед-
ленные скорости, чем это предсказывает теория активных соударений, –
так называемые «медленные» реакции, или, напротив, значительно более
высокие скорости – «быстрые» реакции.

Понятно, что реальные свойства растворов зачастую не удается опи-
сать без учета взаимодействий между растворенным веществом и молеку-
лами растворителя, как это было в теории электролитической диссоциации.

4.5.3. Применение теории активированного комплекса
для реакций в растворах
Используя теорию активированного комплекса для ионных реакций,

протекающих в растворах, можно показать влияние природы растворителя
и ионов, а также ионной силы раствора на скорость реакции.

1. Влияние природы растворителя
Для бимолекулярной реакции

 *А + В (A...B)K k продукты
   (4.218)
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константа скорости согласно (4.193) (при  = 1) равна:

 0
0 0 exp – ,B Gk Tk K k K k

h R T


   

        
(4.219)

где 0 .Bk Tk
h


Прологарифмируем выражение (4.219):

 0
0ln ln – .Gk k

R T





(4.220)

Считая, что для реакций с участием ионов энергия образования пере-
ходного комплекса будет определяться в основном электростатическими сила-
ми кулоновского взаимодействия, ее можно представить следующим образом:

 
2

A B
0

AB

e ,
4
z zG

r
  

 
   

(4.221)

где zA и zB – заряды ионов; e – заряд электрона;  = 0  D – диэлектричес-
кая проницаемость среды; rAB – расстояние между A и B. С учетом урав-
нения (4.221) выражение (4.220) принимает вид:

 
2

A B
0

AB

eln ln – .
4

z zk k
r R T
 


     

(4.222)

Таким образом, константа скорости увеличивается при увеличении ди-
электрической проницаемости среды (рис. 4.20).

Рис. 4.20. Зависимость константы скорости реакции
взаимодействия ионов тетрабромфенолсульфофталеина с ионами гидроксила

в смешанных растворителях от диэлектрической проницаемости

lgk

H2O + CH3OH

1/  103

12 14 16 18
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2. Влияние природы ионов
Константа скорости бимолекулярной реакции (4.218) равна:

 0 0 0
0 0exp – exp – exp .G H Sk k k

R T R T R

         
               

(4.223)

Образование активированного комплекса из одноименно заряженных
ионов приводит к увеличению заряда активированного комплекса по сравне-
нию с исходными частицами и, как следствие, к более сильному электроста-
тическому взаимодействию между активированным комплексом и окружаю-
щими его ионами, а также полярными молекулами растворителя. При этом
в системе увеличивается ближний порядок и уменьшается энтропия при об-
разовании переходного комплекса (S<< 0). И наоборот, уменьшение заряда
при образовании активированного комплекса приводит к росту энтропии
(S >> 0) и величины константы скорости реакции (табл. 4.3).

[Co(NH3)5Br]2+ + Hg2+

CH2BrCOO– + S2O3
2 –

CH2ClCOO– + OH–

CH2BrCOOCH3 + S2O3
2 –

[Co(NH3)5Br]2+ + OH–

Т а б л и ц а  4.3
Параметры ионных реакций

S,
Дж/K  моль

Реакция Предэкспоненциальный
множитель A, л/моль  c

1  108

1  108

6  1010

1  1014

5  1017

–100

–71

–50

25

92

3. Влияние ионной силы раствора
Константа скорости бимолекулярной реакции (4.218) для идеальной

системы равна:

*(А...В)

А В

.B B
сk T k Tk K

h h с с
 

   


(4.224)

Термодинамическая константа равновесия в растворе, свойства кото-
рого далеки от идеального, выражается через активности:

* * *(А...В) (А...В) (А...В)

А В А В А В

,а

а с
K

а а с с



  

    
(4.225)

где  – коэффициент активности.
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Отсюда

     
*

*

(А...В) А В

А В (А...В)

.а

с
K

с с
   

 
 

(4.226)

Подставляя выражение (4.226) в (4.224), получим:

    
*

А В

(А...В)

.B B
a

k T k Tk K K
h h

     
    


(4.227)

Обозначим 0 ,B
a

k Tk K
h


   тогда выражение (4.227) примет вид:

   
*

А В
0

(А...В)

.k k   
 


(4.228)

Логарифмирование (4.228) дает:

    *0 A B(A...B)
lg lg – lg lg lg .k k      (4.229)

Если раствор электролита разбавленный, то коэффициент активности
можно выразить с помощью предельного закона Дебая – Хюккеля:

 2lg – ,i iz A I    (4.230)

где A – коэффициент, который для водных растворов равен 0.509; zi – заряд
i-го иона; I – ионная сила раствора.

Подставляя уравнение (4.230) в (4.229) и учитывая, что заряд активиро-
ванного комплекса равен алгебраической сумме зарядов реагирующих ионов,
получим:

 2 2 2
0 A B A Blg lg – – ( ) ,k k A I z z z z     

0 A Blg lg 2 ,k k z z A I     

    A B
0

lg 2 .k z z A I
k

     (4.231)

Таким образом, из теории активированного комплекса следует, что если
в бимолекулярной реакции в растворе участвуют два иона с одинаковыми
зарядами (zA  zB > 0), то константа скорости увеличивается с ростом ионной
силы раствора. Если же заряды ионов противоположные (zA  zB < 0), то конс-
танта скорости реакции уменьшается с ростом ионной силы раствора. Кроме
того, согласно уравнению (4.231), график в координатах 1

2
0lg( / ) ( )k k f I

в разбавленных растворах должен изображаться прямыми линиями, при-
чем чем больше произведение zA  zB, тем больше угол наклона этих пря-
мых (рис. 4.21).
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Зависимость скорости реакций в растворах от ионной силы носит на-
звание первичного солевого эффекта.

4.6. Кинетика цепных реакций

4.6.1. Особенности кинетики цепных реакций
Ц е п н ы м и  называются химические реакции, в которых появление

активной частицы вызывает большое количество превращений неактивных
молекул вследствие регенерации активной частицы в каждом элементар-
ном акте реакции.

Активными частицами могут быть свободные атомы, ионы, радикалы
и возбужденные молекулы.  С в о б о д н ы е  р а д и к а л ы  представляют
собой частицы, содержащие хотя бы один неспаренный электрон и поэтому
обладающие ненасыщенными валентностями. В результате взаимодействия
радикала с молекулой одного из реагирующих веществ наряду с продукта-
ми реакции появляется новый радикал, который, в свою очередь, вступает
в реакцию. Таким образом, химическая реакция протекает до тех пор, пока
регенерируется свободный радикал.

Возникновение радикалов может происходить под действием различ-
ных источников активации:

1. Термическое разложение. Например, радикалы CH3 можно полу-
чить при нагревании до 400 °С азометана (CH3)2N2.

0

I1/2

1ln(k/k0)

2

3

Рис. 4.21. Влияние ионной силы раствора
на константу скорости реакции между ионами разной зарядности:

1 и 2 – zA  zB > 0; 3 – zA  zB < 0

4.6. Кинетика цепных реакций
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2. Действие света. Примером может служить образование радикалов
в смеси хлора и метана под действием света или образование радикалов
CH3 и COCH3 из ацетона.

3. Действие проникающих излучений (рентгеновские лучи, - и -час-
тицы) и ультразвука.

4. Действие электрического разряда. В зоне разряда происходит образо-
вание радикалов из различных молекул. Например, из молекулы водорода
образуются радикалы H, из молекулы аммиака – радикалы H и NH2 и т. д.

5. В некоторых случаях радикалы могут получаться при химических
реакциях, например при разложении пероксида водорода в растворе солей
железа:

Fe2+ + H2O2  OH– + OH + Fe3+.

Время существования радикалов обычно невелико. Оно составляет доли
секунды. Так, время жизни метильного радикала составляет около 0.01 с.
Однако в некоторых случаях радикалы могут существовать долго (напри-
мер, трифенилметил C(C6H5)3).

Представление о цепном развитие реакции было впервые введено
Н. А. Шиловым в 1904 г. Большое значение для разработки методов изу-
чения сложных реакций имели работы М. Боденштейна, в частности его
исследования реакции взаимодействия хлора с водородом (1913). Однако
в должной мере роль цепных реакций была оценена лишь несколько десяти-
летий спустя, в первую очередь благодаря работам академика Н. Н. Семе-
нова и его учеников.

По цепному механизму протекает ряд важных классов химических
реакций: горение топлива, окисление молекулярным кислородом, хлориро-
вание и бромирование многих соединений, термический распад (крекинг),
полимеризация, процессы получения ядерной энергии и др.

Можно выделить три стадии цепного процесса.
1. Зарождение, или инициирования, цепи.
На этом этапе вследствие указанных выше причин происходит образо-

вание активных частиц:
Cl2 – Cl + Cl,

С2H6 –– CH3 + CH3,
СH3CHO + O2  CH3CO + HO2.

2. Развитие (продолжение) цепи. Так называется совокупность реак-
ций с участием свободных радикалов (активных частиц), их регенерацией
и образованием продуктов:

Cl + H2  HCl + H,
H + Cl2  HCl + Cl.

h

t °C

4. Кинетика химических реакций
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Наряду с этими реакциями по мере протекания процесса и накопления
HCl увеличивается вероятность взаимодействия очень активного радикала
H с молекулой HCl:

H + HCl  H2 + Cl.

Второй этап характеризуется длиной цепи. Длиной цепи называется
число молекул данного исходного вещества, которые прореагировали в ре-
зультате одного элементарного акта зарождения цепи.

3. Обрыв цепи – стадия, приводящая к исчезновению свободного
радикала:

H + Cl + P  HCl,
Cl + Cl + P  Cl2,
H + H + P  H2,

где P означает стенку сосуда или инертную частицу, которые служат для от-
вода избыточной энергии. При прямом столкновении двух активных частиц
получающаяся молекула продукта является сильно возбужденной и впо-
следствии распадается.

Характерными особенностями цепных реакций являются зависимости
скорости от формы сосуда и от присутствия примесей (даже в малых
количествах).

Формы сосуда, а правильнее – отношение площади стенок к объему,
влияют на скорость обрыва цепи. Увеличение удельной поверхности повы-
шает вероятность гибели радикала при столкновении со стенкой сосуда.

Скорость цепной реакции может быть значительно увеличена воз-
действием малых добавок веществ, способных образовывать свободные
радикалы и увеличивать скорость зарождения цепи. Так, реакция взаимо-
действия хлора с водородом при невысоких температурах в темноте не идет.
Однако при незначительном количестве паров натрия реакция протекает
бурно вследствие образования радикалов хлора:

Cl2 + Naг  NaCl + Cl.

Аналогичным образом следы влаги инициируют реакции окисления
водорода или монооксида углерода с кислородом.

С другой стороны, добавление некоторых специальных веществ, назы-
ваемых ингибиторами, приводит к обрыву цепей и резкому снижению ско-
рости цепной реакции.

Известны две разновидности цепных реакций с неразветвленными
и разветвленными цепями.

1. К реакциям с  н е р а з в е т в л е н н ы м и  цепями относятся те,
в которых одна активная частица при своем взаимодействии вызывает

4.6. Кинетика цепных реакций
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образование только одной новой активной частицы. Примером может слу-
жить реакция образования фосгена или реакция взаимодействия водорода
с хлором с образованием хлороводорода:

1. Cl2 – Cl + Cl;
2. H2 + Cl  HCl + H;
3. H + Cl2  HCl + Cl;
2. H2 + Cl  HCl + H;
4. H + Cl  HCl;
5. Cl + Cl + P  Cl2 + P.
Процесс зарождения (стадия 1) представляет собой диссоциацию моле-

кулы хлора под воздействием света. Затем идет развитие цепи (стадии 2,
3, 2…). Обрыв цепи происходит в стадиях 4 и 5. При этом атомы хлора
рекомбинируют в результате тройных столкновений в неактивные молеку-
лы хлора.

2. К реакциям с  р а з в е т в л е н н ы м и  цепями относятся те, в ко-
торых в результате одного элементарного акта регенерируются две или боль-
ше активных частиц. Примером процесса с разветвленными цепями может
служить реакция окисления водорода кислородом:

Цепь 1 Цепь 2
1. H + O2  OH + O 3. O + H2  OH + H
2. OH + H2  H2O + H 2. OH + H2  H2O + H
1. H + O2  OH + O 1. H + O2  OH + O

2. OH + H2  H2O + H 3. O + H2  OH + H
Цепь 1 состоит из чередующихся стадий 1, 2, 1, 2…, цепь 2 – из стадий

3, 2, 1, 3, 2, 1…, и только в одной стадии (второй) образуется молекула
продукта (воды) и одна активная частица (H), а в двух других стадиях
(первой и третьей) образуются по две активные частицы (OH, O и OH,
H), т. е. в этих стадиях происходит разветвление цепи. Часто реакции
с разветвленными цепями протекают со взрывом, переходя в неконтроли-
руемый режим.

Для регулирования скорости и торможения разветвленных цепных ре-
акций в реакционную смесь вводят ингибиторы.

Описание кинетики цепных реакций может быть сделано либо с ис-
пользованием совокупности отдельных стадий рассмотрения механизма, либо
с применением так называемого вероятностного подхода.

4. Кинетика химических реакций
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4.6.2. Описание кинетики цепных реакций
с учетом механизма реакции
Образование фосгена COCl2 из оксида углерода (II) и хлора является

цепной реакцией. Эмпирически установлено, что ее скорость может быть
описана следующим кинетическим уравнением:

3
22

2
d[CОCl ] [CO][Cl ] .

d
k 


(4.232)

Ранее механизм этой цепной неразветвленной реакции уже приводился
в виде последовательности стадий:

1. Cl2 + hv – 2Cl;

2. CO + Cl – COCl;

3. COCl + Cl2 – COCl2 + Cl;

4. COCl – CO + Cl;

5. Cl + Cl + P – Cl2 + P.
Данная цепная реакция может быть рассмотрена как последователь-

ная, в которой реагентами являются CO и Cl2, продуктом – COCl2, а про-
межуточными веществами – активные частицы COCl и Cl. Согласно
основному постулату химической кинетики, скорость образования продукта
реакции на стадии 3 можно представить следующим образом:

     2d[CОCl ]
d

 


k3[COCl][Cl2]. (4.233)

Применим принцип стационарности, в соответствии с которым кон-
центрации промежуточных продуктов COCl и Cl остаются неизменными,
т. е. суммарная скорость их образования равна суммарной скорости их ис-
чезновения:

k2[CO][Cl] = k3[COCl][Cl2] + k4[COCl], (4.234)

  k1[Cl2] + k3[COCl][Cl2] + k4[COCl] = k2[CO][Cl] + k5[Cl]2[P].  (4.235)

Дальнейшие преобразования сводятся к решению уравнения (4.235)
относительно концентрации [Cl], подстановке полученного выражения в (4.234)
и решению его относительно концентрации [COCl], которую можно исполь-
зовать для подстановки в уравнение скорости (4.233).

Более просто эти же математические преобразования можно сделать,
если сложить уравнения (4.234) и (4.235) и выразить концентрацию [Cl]:

[Cl] = 

1
2

1 2

5

[Cl ] .
[ ]

k
k P

 
 
 

(4.236)

k1

k2

k3

k4

k5
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Затем подставим уравнение (4.236) в (4.234) и выразим концентрацию
[COCl]:

[COCl] = 
 

   

1
2

1
2

1 2

5 3 2 4

[Cl ]
.

[ ] [Cl ]

k

k P k k
(4.237)

Из допущения стационарности процесса (постоянной концентрации
[COCl]) следует квазиравновесность при образовании этой частицы (про-
цесс 2) и ее распаде (процесс 4), т. е. скорости этих процессов много больше,
чем скорость процесса 3, и, следовательно, k3 << k4. Тогда можно пренеб-
речь в сумме знаменателя первым слагаемым:

    [COCl] =  
 

1
2

1
2

1 2

5 4

[Cl ]
.

[ ]
k
k P k

(4.238)

Подставляя уравнение (4.238) в (4.233) и полагая множитель, связанный
с геометрией сосуда [P], постоянным, получим уравнение, аналогичное (4.232).

4.6.3. Вероятностная теория кинетики цепных реакций
Рассмотрим упрощенный вариант описания кинетики цепных реакций.

Введем следующие обозначения:
 – время продолжительности элементарного акта;
v – среднее число звеньев цепи, или, иначе говоря, число элементарных

актов реакции, вызываемых одной элементарной частицей, первоначально
возникшей каким-либо независимым путем (зарождение цепи);

n0 – число возникающих активных частиц под влиянием внешнего воз-
действия в единицу времени в единице объема, иначе говоря, скорость зарож-
дения цепи, которая является постоянной;

n – концентрация активных частиц в текущий момент времени;
 – вероятность обрыва цепи (величина, обратная среднему числу звеньев

цепи 1
v

  ; это следует из математического определения вероятности как

отношения числа свершившихся событий к общему числу попыток);
 – вероятность разветвления цепи.
Произведение v  будет определять среднее время развития цепи, или

время от момента зарождения цепи (активной частицы) до ее обрыва (ги-
бели активной частицы).

Тогда скорость исчезновения активных частиц для неразветвленных
цепных реакций равняется отношению числа этих частиц к их времени жизни

и определяется выражением n n
v

  
  

. Так как вероятность разветвления
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цепи действует противоположно вероятности обрыва, то в первом прибли-
жении она может быть учтена следующим образом: ( – ) .n  


Тогда скорость изменения концентрации активных частиц равняется

разности скоростей их возникновения и исчезновения:

0
d – ( – ) .
d
n nn
t
   


(4.239)

Приведем левую часть выражения (4.239) к общему знаменателю и
преобразуем его:

 0

0

– ( – )d d 1 d .
d – ( – )

n nn n t
t n n

    
   

      
(4.240)

Для решения этого дифференциального уравнения с неразделяющимися
переменными произведем замену переменной:

    n0   – ( – )  n = x. (4.241)

Тогда dx = – ( – )dn (так как n0 – скорость образования активных

частиц является величиной постоянной) и, следовательно, 1– d .
–

dn х 
 

Подставим полученное выражение в уравнение (4.240):

 1 d 1– d .
–

х t
х

  
  

(4.242)

Проинтегрируем уравнение (4.242) в пределах от нулевого момента вре-
мени (начало реакции) до текущего времени t и соответственно от x0 = n0  
(в нулевой момент времени n = 0) до x = n0   – ( – )  n:

0

0

– ( – )

0

1 d 1– d ,
–

n n t

n

х t
х

    

 


   

0

0

– ( – )1 1– ln .
–

n n t
n

    
  

    
(4.243)

Выразим из соотношения (4.243) концентрацию активных частиц n:

– ( – )0

0

– ( – ) е ,
tn n

n
  

    


 

– ( – )

0 0( – ) – е ,
t

n n n
  

        

    
– ( – )

0 1 – е .
–

tnn
  


  

     
(4.244)
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Тогда скорость цепной реакции можно выразить как

  
– ( – )

0 1 – е ,
–

tnn   


 
        

(4.245)

так как каждая активная частица в каждом элементарном акте взаимо-
действия за время  приводит к образованию продукта реакции и регене-
рируется для последующего развития реакции.

Исследуем уравнение (4.245) для некоторых конкретных случаев:
1. Если  = 0, то для неразветвленной цепной реакции получим:

 
–

0 1 – е .
tn  


 
     

(4.246)

2. Если реакция является разветвленной, но вероятность разветвления
меньше вероятности обрыва цепи: 0 <  < , т. е.  –  > 0, то при t 
n0/ ( – ) = сonst, так же, как и в случае неразветвленной цепи (реак-
ция протекает в стационарном (контролируемом) режиме).

3. Если реакция является разветвленной и вероятность разветвления
больше вероятности обрыва цепи: 0 <  > , т. е. –  > 0, то при t 
скорость реакции  неограниченно увеличивается по экспоненциальному
закону и заканчивается взрывом.

Зависимости скорости реакции от времени при стационарном (кривые 1
и 2) и нестационарном (кривая 3) протекании цепной реакции представлены
на рис. 4.22.

Рис. 4.22. Зависимости скорости цепной реакции от времени:
1, 2 – стационарное протекание реакции; 3 – нестационарное протекание реакции



t

1

2

3 n0 / ( – )

n0 / 
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Характер протекания реакции зависит от внешних параметров (темпе-
ратуры и давления, а также геометрии сосуда). Одна и та же реакция может
протекать по взрывному и стационарному механизму.

При очень малых давлениях или очень большой площади поверхности
стенок сосуда длина свободного пробега молекул велика, и, следовательно,
реализуется большое количество соударений молекул со стенками сосуда,
приводящих к дезактивации активных частиц A* + Р  А + Р путем рассеи-
вания энергии на стенке.

При увеличении давления длина свободного пробега уменьшается и уве-
личивается число двойных столкновений. Двойные столкновения неактив-
ных частиц могут приводить к активации A + A  A* + A, а столкновения
активной и неактивной частиц – A + A вызывать химическую реакцию,
тогда как тройное столкновение – A* + A + A способствует дезактивации
активных частиц. Поэтому при увеличении давления в системе сначала воз-
растает число двойных столкновений и реакция из стационарного течения
переходит во взрывообразное, но при дальнейшем увеличении давления воз-
растает доля тройных столкновений и большая часть образующихся ради-
калов дезактивируются, т. е. вновь достигается некоторое стационарное
состояние, при котором концентрации различных радикалов остаются по-
стоянными и процесс идет медленно, без взрыва.

Если же число двойных столкновений велико, то один или несколько
первоначально возникших радикалов в результате лавинообразно нарастаю-
щего разветвления процесса вызывают реакцию большой массы вещества,
что приводит к цепному взрыву (воспламенению) (рис. 4.23).

Рис. 4.23. Зависимость границ воспламенения
от температуры и давления

T

Стационарное
течение реакции

P

Взрывное
течение реакции
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В ряде случаев взрыв имеет тепловую природу. Тепловой взрыв возни-
кает при обычной (не цепной) экзотермической реакции. При быстром про-
текании экзотермической реакции выделяемая теплота не успевает отводить-
ся во внешнюю среду, и температура в зоне реакции начинает повышаться.
По мере нагревания реагирующих веществ скорости реакции и тепловыде-
ления быстро увеличиваются по экспоненциальному закону (уравнение
Аррениуса). Одновременно растет и скорость теплоотдачи, но она растет
медленнее, чем скорость тепловыделения, поскольку увеличение скорости
теплоотдачи и температуры происходит линейно, так как тепловой поток
прямо пропорционален градиенту температуры.

На рис. 4.24 представлены три случая взаимного расположения кривой
тепловыделения (кривая 1) и кривых теплоотдачи (кривые 2, 3, 4) в зави-
симости от температуры. В первом случае (кривые 1 и 2) при температу-
ре T < TA скорость тепловыделения больше, чем скорость теплоотдачи
(Q1 > Q2), и температура в системе будем повышаться. В точке A скорость
тепловыделения равна скорости теплоотдачи, следовательно, разогрев пре-
кратиться, и температура будет оставаться постоянной.

Рис. 4.24. Расположение кривых тепловыделения (1) и теплоотдачи (2–4)
T

Q

1
2

3

4

TA TC TB

A
C

B

Если же поднять температуру смеси выше TB, то Q1 будет опять боль-
ше Q2, и начнется самопроизвольный разогрев, который может закончиться
воспламенением или взрывом. Во втором случае (кривые 1 и 4) скорость
тепловыделения при протекании реакции всегда выше скорости теплоотда-
чи, и поэтому при любой температуре процесс будет идти с саморазогре-
вом. В третьем случае кривые 1 и 3 соприкасаются только в одной точке C.
Температура TC называется температурой воспламенения данной реакцион-
ной смеси.
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4.7. Кинетика фотохимических реакций

Ф о т о х и м и ч е с к и м и  называются реакции, в которых активация
молекул одного из реагирующих веществ осуществляется в результате по-
глощения кванта света. Фотохимические реакции протекают под влиянием
видимого света, инфракрасных и ультрафиолетовых лучей с длинами волн
от 100 до 1000 нм. Энергия этих квантов изменяется от 120 до 1200 кДж/моль.

Фотохимические реакции могут протекать в газах, жидкостях и твер-
дых телах. Примерами фотохимических реакций могут служить фотосин-
тез углеводов, выцветание красок, реакции разложения, лежащие в основе
фотографического процесса, и т. д.

Закономерности протекания фотохимических реакций описываются не-
сколькими законами фотохимии.

Закон Гротгуса – Дрепера (1817): только те световые лучи вызывают
химические изменения, которые поглощаются реагирующей системой. Этот
закон очевиден и не имеет исключений. Только поглощенный свет вызыва-
ет химические превращения.

Поэтому прежде чем дальше рассматривать закономерности фотохими-
ческих реакций, остановимся на законах светопоглощения:

1. Закон Бугера (1729) и Ламберта (1780): каждый тонкий слой одно-
родной поглощающей среды поглощает определенную долю входящего
светового потока.

 
0

1 d– const,
d

I
I x
  (4.247)

где I0 – интенсивность входящего потока; x – толщина поглощающего слоя.
2. Закон Бера: поглощение света данным тонким слоем пропорционально

числу поглощающих молекул, содержащихся в нем.

  d– d ,I k n x
I
   (4.248)

где k – молекулярный коэффициент поглощения; n – число поглощающих
свет частиц в единице объема.

Проинтегрируем выражение (4.248) для получения интенсивности све-
та, прошедшего через слой толщиной l:

 
0 0

d– d ,
I l

I

I k n x
I
    (4.249)

lnI0 – lnI = k  n  l    I = I0  e–k  n  l. (4.250)
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В химической практике концентрация обычно выражается в виде мо-
лярной концентрации с, а не n (количество частиц в см3). С учетом связи

этих величин 
1000

А

nс
N


  уравнение (4.250) принимает вид:

   I = I0  e–  с  l, (4.251)

где I0 – интенсивность падающего света; I – интенсивность прошедшего
света; l – толщина поглощающего слоя; c – концентрация вещества;  – мо-

лярный коэффициент поглощения: .
1000

Аk N
 

Выражение (4.251) называют законом Бугера–Ламберта–Бера.
Закон Вант-Гоффа: количество фотохимически измененного вещества

пропорционально количеству поглощенной веществом энергии света.
Количество энергии A, поглощенной в единицу времени, можно найти

по закону Бугера–Ламберта–Бера:

А = I0 – I = I0  (1 – e–  с  l). (4.252)

Тогда, согласно закону Вант-Гоффа, скорость фотохимической реакции
d–
d
c 

  
 пропорциональна количеству энергии, поглощенной веществомм

в единицу времени:

 
d– const .
d
c A   


(4.253)

Подставляя уравнение (4.252) в (4.253), получим выражение для ско-
рости фотохимической реакции:

–
0

d– const (1 – e ).
d

c lc I       


(4.254)

Проанализируем уравнение (4.254):
1. Если реакция происходит в тонком поглощающем слое (l мало), то

при разложении степенной функции в ряд можно ограничиться только пер-
выми двумя слагаемыми e–  c  l  1 –   c  l. Тогда выражение (4.254) преоб-
разуется к виду:

 = сonst  I0  (1 – 1 +   c  l) = сonst  I0    c  l,

      k = сonst  I0    l. (4.255)

 = k  c. (4.256)

Получаем уравнение, описывающее реакцию первого порядка.
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267

2. Если реакция проходит в толстом поглощающем слое (l велико), то
при l, стремящемся к бесконечности, e–  c  l  0, и выражение (4.254)
преобразуется к виду:

    = соnst  I0 = k  c0. (4.257)

Получаем зависимость для реакции нулевого порядка, т. е. скорость
реакции зависит только от интенсивности падающего света, и реакция идет
с некоторой постоянной скоростью. Иными словами, вся энергия поглоща-
емого света расходуется на химические преобразования.

Закон Эйнштейна (закон квантовой эквивалентности; 1912): каждый
поглощенный квант (hv) вызывает изменение одной молекулы. Под изме-
нением понимают любой процесс, как химический, так и физический.

В общем случае можно говорить о том, что при поглощении молекулой
кванта света происходит активация: A + hv  AA*.

Число квантов, поглощенных в единицу времени, легко посчитать как
отношение поглощенной энергии Q к энергии одного кванта: Q /hv, и, сле-
довательно, изменению под действием света должны подвергнуться na

молекул: .a
Qn
hv



Однако не все возбужденные молекулы A* превратятся в продукты ре-
акции, т. е. окажутся химически измененными; некоторые потеряют приобре-
тенный квант энергии в результате дезактивации – столкновения со стенкой
или другой частицей P и пр. Для характеристики полноты протекания фото-
химических реакций было введено понятие квантового выхода.

К в а н т о в ы м  в ы х о д о м  реакции называется отношение числа
химически измененных молекул к числу поглощенных квантов световой
энергии:

 хим хим .
/a

n n
n Q hv

   (4.258)

где nхим – число химически измененных (прореагировавших) молекул.
Квантовый выход реакции может варьироваться в очень широких преде-

лах: от 10–3 (фотохимическое разложение метилбромида) до 106 (цепная ре-
акция водорода с хлором). В общем случае чем более долгоживущей является
активная частица, тем с большим квантовым выходом протекает фотохими-
ческая реакция.

Рассмотрим возможные пути развития фотохимической реакции после
активации реагирующей частицы. Далеко не всегда следующим за активаци-
ей актом является процесс, в результате которого возникают продукты. Такие
процессы называют первичными. К первичным процессам относятся:

1. Флюоресценция: A*  A + hv;

4.7. Кинетика фотохимических реакций
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2. Дезактивация при соударении со стенкой сосуда или другой неактив-
ной молекулой: А* + P(стенка)  A + P(стенка);

3. Прямая диссоциация: A*  D1 + D2;
4. Изомеризация с образованием другой конформации: A*  B;
5. Реакция с другой молекулой: A* + В  C.
Если доминирующим из вышеприведенных будет процесс 5 или 6,

то квантовый выход будет близок к 1, однако эксперименты показывают,
что лишь единичные реакции идут таким образом. Чаще всего преоблада-
ет процесс диссоциации 3. При таком механизме реакции можно ввести
понятие первичного квантового выхода:

  1
число молекул, продиссоциировавших в первичном процессе .

/Q hv
    (4.259)

Первичный квантовый выход, таким образом, может быть либо равен 1,
если процессы 1 и 2 не проходят, либо меньше 1, при их наличии.

Вторичные реакции протекают с участием промежуточных продуктов,
возникших в первичных реакциях с образованием конечных продуктов ре-
акции. Вторичный этап можно тоже характеризовать квантовым выходом:

  2
число молекул, превратившихся в продукты реакции .

число молекул, продиссоциировавших в первичном процессе
    (4.260)

Сравнение выражений (4.258), (4.259) и (4.260) приводит к соотноше-
нию  = 1  2.

В качестве возможных вторичных реакций можно выделить следующие:
1. Рекомбинация при столкновении со стенкой или другими молекулами:

D1 + D2 + P  A + P;

2. Реакция с продуктом или другой молекулой с регенерацией А:

D1 + B  A + C;

3. Нецепные реакции без участия А с образованием продуктов:

D1 + B  продукты и/или D2 + С  продукты;

4. Нецепные реакции с участием А с образованием продуктов:

D1 + А  продукты и/или D2 + А  продукты;

5. Цепные реакции без участия А с образованием продуктов:

D1 + B  продукт + D2...
D2 + С  продукт + D1...;

4. Кинетика химических реакций
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6. Цепные реакции с участием А с образованием продуктов:
D1 + А  продукт + D2...
D2 + А  продукт + D1...

Очевидно, квантовый выход вторичных процессов 1 и 2 меньше едини-
цы, для процесса 3 он будет равен единице, для процесса 4 – двум или трем,
а для цепных реакций он будет больше единице.

Все фотохимические реакции в зависимости от величины квантового
выхода (табл. 4.4) можно разделить на четыре группы:

1) реакции, в которых квантовый выход  = 1 (например, образование
пероксида водорода);

2) реакции, в которых  < 1 (например, реакция разложения аммиака);
3) реакции, в которых  > 1 (например, при образовании озона из кис-

лорода);
4) реакции, в которых  >> 1 (например, при хлорировании водорода

на свету).
Ясно, что  >> 1, если возбужденные светом молекулы A распадаются

на активные частицы, способные начать цепную реакцию.

H2 + Cl2  2HCl

CO + Cl2  COCl2

SO2 + Cl2  SO2Cl2

Br2 + C6H12  C6H11Br + HBr

2HBr  H2 + Br2

3O2  2O3

O2 + H2  H2O2

2NH3  N2 + 3H2

CH3I  (CH4, C2H6, I2)

Т а б л и ц а  4.4
Параметры

некоторых фотохимических газовых реакций

Квантовый
выход, Реакция

Cl2

Cl2

Cl2

Br2

Br2

О2

О2

NH3

CH3I

Поглощающее
свет вещество

104–106

103

2–3

1

2

3

1

0.14–0.2

0.01
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4.8. Кинетика гетерогенных процессов

Химическая реакция, протекающая на границе раздела фаз, т. е. в ко-
торой реагирующие вещества находятся в разных фазах, называется
г е т е р о г е н н о й.

Гетерогенный процесс состоит из нескольких стадий:
1) доставка реагирующих веществ к поверхности раздела фаз (реак-

ционной зоне);
2) химическая реакция;
3) отвод продуктов реакции из реакционной зоны.
Скорость всего гетерогенного процесса определяется скоростью наи-

более медленной стадии.
Если скорость самой реакции значительно больше скоростей подвода

реагентов к реакционной зоне и/или отвода продуктов, то общая скорость
процесса определяется диффузией. В этом случае говорят, что реакция
протекает в диффузионном режиме.

Если же сама реакция является наиболее медленной стадией, а диф-
фузия протекает сравнительно быстро, говорят, что реакция протекает
в кинетическом режиме.

Рассмотрим гетерогенную реакцию Aж + Bтв  AB, в которой отвод
продуктов происходит быстро и скорость процесса определяется двумя пер-
выми стадиями. Пусть скорость реакции описывается кинетическим урав-
нением первого порядка. В начальный момент времени при возникновении
соприкосновения реагентов начальная скорость химической реакции опре-
деляется уравнением

     = k  сA. (4.261)

По мере расходования компонента А его концентрация вблизи поверх-
ности твердого вещества В уменьшается (cA

s ), следовательно, уменьшает-
ся скорость химической реакции:

    = k  cA
s . (4.262)

где cA
s  – концентрация вещества A вблизи поверхности раздела фаз. Вслед-

ствие возникшего градиента концентрации вещества А между поверхностью
реакции и глубиной раствора возникает поток диффузии, плотность которо-
го растет по мере развития химической реакции:

диф A
A A

d– ,
d
сJ D
x

  (4.263)

где диф
AJ  – плотность потока диффузии; DA – коэффициент диффузии;

Ad
d
с
x

 – градиент концентрации.
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Таким образом, скорость химической реакции во времени уменьшает-
ся, а поток диффузии растет. В результате будет достигнут квазистаци-
онарный режим, при котором скорость подвода вещества равна скорости
расходования в результате химической реакции: JA

д иф = .
Учитывая, что скорость и плотность потока диффузии равны, получим:

A
A A

d– .
d

sсD k c
x

     (4.264)

Распределение концентрации вблизи поверхности раздела фаз схема-
тично показано на рис. 4.25.

Рис. 4.25. Распределение концентрации вблизи поверхности раздела фаз
при гетерогенной реакции

x

с

Aж
сА

сА
s

Втв



В первом приближении будем считать, что градиент концентрации вбли-
зи поверхности, на которой происходит реакция, имеет линейный характер:

 A Ad – ,
d

sс c c c
x x


 
 

(4.265)

где  – толщина диффузионного слоя, в котором происходит основное из-
менение концентрации.

Подставляя выражение (4.265) в (4.264), получим:

A A
A

–– .
s

sc cD k c  


(4.266)

Обозначая отношение ,D  


 преобразуем выражение (4.266) к виду::

 А А A( – ) .s sс с k c    (4.267)
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Отсюда можно найти концентрацию вещества A вблизи поверхности B:

    A
A ,s cc

k
 


 

(4.268)

и выразить скорость реакции через концентрацию вещества в объеме:

 *A
A А.s ck c k k с

k
 

      
 

(4.269)

Таким образом, весь процесс описывается уравнением первого поряд-

ка с эффективной константой скорости * 1 ,1 1
kk

k k

  
   

 где  1
k  назы-

вают химическим сопротивлением, а 1
  – диффузионным сопротивлением

системы.
Проанализируем выражение (4.269):

1. Если k << или 1
k  >> 1

, т. е. диффузия происходит быстрее хи-
мической реакции (химическое сопротивление больше диффузионного), то
k*  k, cs

A  сA и   = k  cA. Реакция идет в кинетическом режиме.

2. Если k >>  или 1
k << 1

 , т. е. диффузия происходит медленнее,
чем химическая реакция (диффузионное сопротивление больше химичес-

кого), то k*, A
А ,s cс

k
 

  cs
A  сA  и  =   cA (порядок реакция также

первый, но скорость процесса определяется параметрами диффузии: коэф-
фициентом диффузии DA и толщиной диффузионного слоя ). Реакция про-
текает в диффузионном режиме.

Когда k и  соизмеримы друг с другом, наблюдается переходный ре-
жим. При этом с повышением температуры скорость химической реакции
увеличивается, и процесс сдвигается в диффузионную область. С другой
стороны, увеличение интенсивности перемешивания приводит к увеличе-
нию скорости диффузии (вследствие уменьшения толщины диффузионного
слоя ) и сдвигу процесса в кинетическую область.

При кинетическом анализе гетерогенных химических реакций важно
установить, какой из процессов является лимитирующим. Так, например,
сильная зависимость скорости процесса от температуры и отсутствие за-
висимости от условий перемешивания могут свидетельствовать в пользу
кинетического режима протекания процесса.

4. Кинетика химических реакций
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4.9. Каталитические реакции

4.9.1. Особенности каталитических реакций
К а т а л и з о м  называется явление ускорения скорости химической

реакции в присутствии химически «инертного» по отношению к ней ве-
щества, которое не расходуется в ходе химической реакции и остается хими-
чески неизменным. Вещества, ускоряющие протекание химических реакций,
называются  к а т а л и з а т о р а м и. Примерами каталитических процес-
сов являются: синтез аммиака в присутствии железа, контактный способ полу-
чения серной кислоты, ферментативные процессы в живых организмах и т. д.

Явление катализа известно достаточно давно и было описано еще
Берцелиусом как действие некой таинственной силы vis occulta. Позже
Оствальд, проводя аналогию при описании скорости реакции с законом Ома
в виде соответствующей формулы:

  движущая сила реакциискорость реакции = ,
химическое сопротивление

(4.270)

полагал, что действие катализатора заключается в уменьшении некоего «хи-
мического сопротивления».

Современная теория катализа предполагает, что катализатор не явля-
ется инертным веществом, а принимает непосредственное участие в опреде-
ленных стадиях процесса. При этом образуются промежуточные вещества
или устанавливаются взаимодействия между материалом катализатора и реа-
гентами, что изменяет механизм реакции, понижая, таким образом, эффек-
тивную энергию активации процесса. Следует отметить, что для обрати-
мых реакций катализатор не смещает состояние термодинамического
равновесия, а лишь ускоряет его достижение.

Для всех катализаторов характерны такие общие свойства, как специ-
фичность и селективность действия.  С п е ц и ф и ч н о с т ь  катализатора
заключается в его способности ускорять только одну реакцию или группу
однотипных реакций и не влиять на скорость других реакций. Так, напри-
мер, многие переходные металлы (платина, медь, никель, железо и т. д.)
являются катализаторами для процессов гидрирования; оксид алюминия
катализирует реакции гидратации и т. д.

С е л е к т и в н о с т ь  катализатора – способность ускорять одну из воз-
можных при данных условиях параллельных реакций. Благодаря этому
можно, применяя различные катализаторы, из одних и тех же исходных
веществ получать различные продукты. Например:

СО + 2Н2 – СН3ОН  и  СО + 2Н2 – СН4 + Н2О,

С2Н5ОН ––– С2Н4 + Н2О  и  С2Н5ОН – СН3СНО + Н2.

Cu Ni

CuAl2O3

4.9. Каталитические реакции



274

Все каталитические реакции обычно разделяют на две группы, в кото-
рых реализуется: гомогенный катализ (когда реагенты и катализатор нахо-
дятся в одной фазе – газовой или жидкой) и гетерогенный катализ (когда
катализатор и реагенты находятся в разных фазах). Чаще всего катализа-
тор представляет собой твердое вещество, а реагенты находятся в газовой
или жидкой фазе. В некоторых органических реакциях катализатор и реа-
генты находятся в двух жидких несмешивающихся фазах.

При гомогенном катализе процессы идут в глубине фазы, и действие
катализатора заключаются в образовании промежуточных веществ. В ряде
случаев эти промежуточные вещества можно выделить в индивидуальном
состоянии, а в других это лабильные короткоживущие образования, вы-
делить которые невозможно, можно лишь зафиксировать их присутствие
по изменению некоторых физических свойств, таких как цвет, коэффициент
преломления, электропроводность и пр.

В гетерогенном катализе реакция происходит на границе раздела фаз –
поверхности катализатора – и связана с адсорбцией (хемосорбцией) ве-
ществ на поверхности и протеканием различных процессов. Поскольку
в гетерогенном катализе реакция происходит на границе раздела, то осо-
бое внимание уделяется получению катализаторов с очень развитой по-
верхностью.

Реакции, в которых катализатором являются продукты реакции, назы-
ваются  а в т о к а т а л и т и ч е с к и м и.  Скорость таких реакций прохо-
дит через максимум, причем в начальный момент времени будет существо-
вать некоторый период индукции, требующийся для накопления катализато-
ра, когда скорость реакции близка к нулю. К автокаталитическим реакциям
относится, например, гидролиз сложных эфиров в водных растворах, уско-
ряемый действием образующихся в процессе кислот: RCOOR + Н2О 
 RCOOH + ROH.

Описанию механизмов и различных теорий каталитических реакций
посвящено большое количество специальной литературы. В нашем учебни-
ке мы лишь слегка коснемся нескольких самых общих вопросов описания
каталитических процессов.

4.9.2. Гомогенный катализ
Большое количество гомогенных реакций можно ускорить путем добав-

ления небольшого количества катализатора. Например, скорость реакции
окисления тиосульфат-ионов перекисью водорода можно увеличить при до-
бавлении небольшого количества иодид-ионов:

2S2O3
2 – + H2O2 + 2H+ –– S4O6

2 – + 2H2O. (4.271)
I–

4. Кинетика химических реакций
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Предполагается, что механизм каталитического действия иодид-ионов
заключается в образовании йодноватистой кислоты в качестве промежу-
точного вещества, а реакция протекает в две стадии по следующей схеме:

   I– + H2O2 = IO– + H2O, (4.272)

2S2O3
2 – + IO– + 2H+  S4O6

2 – + H2O + I–. (4.273)

Таким образом, иодид-ионы остаются неизменными в ходе суммарной
реакции, а скорость суммарного процесса увеличивается.

Кинетическое описание подобного рода гомогенной каталитической ре-
акции в растворе можно провести с привлечением теории переходного комп-
лекса. Предположим, что взаимодействие веществ А и В в отсутствие ка-
тализатора протекает через образование переходного комплекса AB:

А + В  AB  продукты, (4.274)

а в присутствии катализатора (К) процесс идет иначе и в несколько ста-
дий. На первой, которая является обратимой, идет образование промежу-
точного вещества АК:

1

–1
А + K AK.k

k
 (4.275)

Это вещество вступает во взаимодействие со вторым реагентом че-
рез образование переходного комплекса:

    2АK + B ABK .k  (4.276)

На завершающей стадии переходный комплекс разлагается с образова-
нием продуктов и выделением катализатора:

 3АBK K.k продукты   (4.277)

Скорость реакции можно выразить стандартным кинетическим уравне-
нием для реакции первого порядка:

 3
d[ ] [ABK ].

d
продукты k   


(4.278)

В стационарных условиях скорость образования переходного комплекса
по реакции (4.276) равна скорости реакции исчезновения (4.277), поэтому

    k2[AK][B] = k3[ABK]. (4.279)

Аналогичным образом принцип стационарности может быть применен
и к промежуточному веществу АК:

    k1[A][K] = k–1[AK] + k2[AK][B]. (4.280)

4.9. Каталитические реакции
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Решим уравнение (4.280) относительно концентрации АK:

 1

–1 2

[A][K][AK] .
[B]

k
k k




(4.281)

Подставим получившееся выражение в уравнение (4.279) и решим его
относительно концентрации переходного комплекса ABK:

   2 1

3 –1 2

[A][B][K][ABK ] .
[B]

k k
k k k

 


(4.282)

Подставляя полученный результат в уравнение (4.278), получаем урав-
нение для скорости каталитической реакции:

    2 1

–1 2

d[ ] [A][B][K].
d [B]

продукты k k
k k

  
 

(4.283)

Полученное уравнение иллюстрирует влияние концентрации катализа-
тора на скорость химической реакции. Анализ предельных случаев позволяет
выделить два типа катализаторов.

1. Предположим, что k–1 >> k2[B], т. е. скорость распада промежуточно-
го вещества АК во много раз больше скорости его взаимодействия с ве-
ществом В – образования переходного комплекса ABK. Тогда вторым
слагаемым в знаменателе уравнения (4.283) можно пренебречь:

   2 1

–1

d[ ] [K][A][B].
d

продукты k k
k

  


(4.284)

Сравнивая полученное выражение с обычным, записанным для бимо-
лекулярной реакции (4.274):

     = k[A][B], (4.285)
получаем

    2 1

–1

[K].k kk
k

 (4.286)

Порядок реакции, протекающей в отсутствие катализатора и при его
присутствии, не изменяется; постоянная концентрация катализатора входит
как сомножитель в величину константы скорости, увеличивая ее. При этом
концентрация промежуточного продукта АК имеет квазиравновесное зна-
чение (доминирует процесс в выражении (4.275), в то время как процесс
в выражении (4.276) замедлен). Концентрация АК определяется констан-

той равновесия процесса из уравнения (4.275): 1

–1

,kK
k

  входящей в уравнение

для константы скорости реакции (4.286). Промежуточное вещество АК
с квазиравновесной концентрацией в процессе каталитической реакции на-
зывают промежуточным продуктом Аррениуса.
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2. Другой предельный случай соответствует ситуации k–1 << k2[B],
т. е. реакция (4.276) протекает практически мгновенно, и образовавшееся ве-
щество АК полностью расходуется на образование комплекса ABK, не успе-
вая разложиться. В этом случае можно пренебречь первым слагаемым в зна-
менателе уравнения (4.283):

  1
d[ ] [A][K].

d
продукты k  


(4.287)

Сравнение полученного уравнения (4.287) с уравнением (4.285) приво-
дит к следующему:

k  k1[K]. (4.288)
Здесь так же, как и в предыдущем случае, концентрация катализатора

увеличивает константу скорости, входя в нее в виде сомножителя, но при этом
общий порядок реакции уменьшается; частный порядок по веществу В ста-
новится равным нулю. Концентрация такого промежуточного продукта АК
далека от равновесной (АК практически сразу вступает в реакцию с В),
и его называют веществом Вант-Гоффа. Энергетическая схема вышеопи-
санных процессов представлена на рис. 4.26.

Рис. 4.26. Энергетические профили некаталитической и каталитической реакций:
E1 – энергия активации некаталитической реакции;

E2 – энергия активации каталитической реакций

П
от

ен
ци

ал
ьн

ая
 э

не
рг

ия
ре

аг
ир

ую
щ

ей
 с

ис
те

мы
, 

U

Путь реакции

Действительно, даже относительно небольшое уменьшение энергии
активации суммарного процесса может приводить к существенному ускоре-
нию реакции. Так, например, процесс разложения уксусного альдегида на ме-
тан и угарный газ при 800 K ускоряется парами йода:

  2I
3 4CH CHO CH + CO. (4.289)
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Ступенчатый механизм каталитического действия паров йода можно
представить следующими уравнениями:

CH3CHO + I2  CH3I + HI + CO (быстрый процесс),  (4.290)

    CH3I + HI  CH4 + I2 (медленный процесс). (4.291)

Экспериментально определенные энергии активации реакции, проте-
кающей без катализатора и в его присутствии, составляют 10.9 кДж/моль
и 7.8 кДж/моль соответственно. Разница между ними (3.2 кДж/моль) состав-
ляет примерно 28 %. Предполагая в первом приближении, что предэкспо-
ненциальный множитель в уравнении Аррениуса для реакции в присутствии
катализатора и без него примерно одинаков, получаем:

3100c кат 8.314 800

без кат

е e 3000,
Е

RT
k

k
    (4.292)

т. е. уменьшение энергии активации менее чем на 30 % приводит к воз-
растанию скорости в 3000 раз.

4.9.3. Гетерогенный катализ
При гетерогенном катализе катализатор представляет собой твердое

вещество, а реагирующие вещества могут находиться в газовой фазе или
в растворе.

По способу осуществления различают гетерогенно-каталитические про-
цессы с неподвижным катализатором, когда его используют в виде достаточ-
но крупных гранул (0.3–1.0 см), и с подвижным (плавающим, диспергиро-
ванным), когда его применяют в измельченном виде, причем катализатор
способен перемещаться под влиянием потока реагентов.

Важным свойством катализаторов является избирательность их действия,
т. е. для одних и тех же веществ данный катализатор увеличивает скорость
только одной из возможных реакций и заметно не влияет на скорость других.
Примером могут служить каталитические превращения этилового спирта:

Катализатор и температура

Медь или никель, 200–250 °С

Al2O3 или ThO2, 350 °С

Al2O3 или ThO2, 250 °С

Медь, 300 °С

ZnO или Cr2O3, 400–450 °С

C2H5OH 

Продукты

CH3CHO + H2

C2H4 + H2O

(C2H5)2O + H2O

CH3COOC2H5

CH2=CH–CH=CH2
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Некоторые вещества, взятые в ничтожном количестве, способны пони-
жать или полностью подавлять активность катализатора. Такие вещества на-
зывают каталитическими ядами, а само явление называется отравлением
катализатора. Типичными каталитическими ядами являются соединения
серы, синильная кислота, монооксид углерода, ртуть и ее соединения, соеди-
нения фосфора, мышьяка и др. Отравление катализатора в большинстве
случаев происходит в результате адсорбции яда и блокирования активных
центров поверхности. Например, выход продуктов реакции окисления ам-
миака кислородом воздуха на платиновом катализаторе при 1020 K равен
94 %, однако незначительное содержание в газовой смеси фосфида водоро-
да (~0.0002 об.%) снижает выход продуктов окисления до 3 % и менее.
Содержание серы в количестве 0.01 % в железе, используемом в качестве
катализатора при синтезе аммиака, в значительной степени подавляет ак-
тивность катализатора, а при 0.1 % серы железо полностью теряет катали-
тические свойства.

В ряде случаев при добавлении к катализатору малых количеств ве-
щества, которое само по себе не обладает каталитическими свойствами
для данного процесса, активность катализатора увеличивается. Такие ве-
щества называют промоторами, или модификаторами. Их действие, по-ви-
димому, связано с образованием на поверхности новых активных центров.
В качестве промоторов используются металлы, оксиды металлов, соли.

Механизм гетерогенного катализа в принципе не отличается от гомо-
генного. Атомы или группы атомов на поверхности катализатора образуют
с реагирующими веществами активированные комплексы или неустойчи-
вые промежуточные соединения. Благодаря этому снижается энергия акти-
вации химической реакции. Однако механизм процесса в гетерогенном ка-
тализе сложнее, чем в гомогенном. Гетерогенная химическая реакция про-
текает через ряд последовательных стадий:

1) диффузия исходных веществ из глубины потока к поверхности ката-
лизатора;

2) диффузия исходных веществ в порах зерна катализатора;
3) адсорбция исходных веществ на поверхности катализатора;
4) собственно химическая реакция;
5) десорбция продуктов реакции с поверхности катализатора;
6) диффузия продуктов реакции с внутренней поверхности зерна к поверх-

ности пор;
7) диффузия продуктов с внешней поверхности катализатора в глубь

потока.
Любая из этих стадий может быть лимитирующей.
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В связи с этим различают следующие основные кинетические области
протекания гетерогенной каталитической реакции:

1) внешнекинетическая область – скорость процесса лимитируется самой
химической реакцией, протекающей на внешней поверхности катализатора;

2) адсорбционная область – скорость реакции лимитируется адсорбцией
исходных веществ на поверхности катализатора или десорбцией продуктов
реакции;

3) внешнедиффузионная область – скорость процесса лимитируется ско-
ростью диффузии к внешней поверхности катализатора или скоростью диф-
фузии продуктов реакции с поверхности катализатора в глубь потока;

4) внутридиффузионная область – скорость реакции лимитируется диф-
фузией исходных веществ от внешней поверхности зерна катализатора
к его внутренней поверхности или диффузией продуктов реакции в обрат-
ном направлении;

5) внутрикинетическая область – скорость процесса определяется хи-
мической реакцией на поверхности пор зерна, т. е. на внутренней поверх-
ности катализатора.

В основе современных представлений о гетерогенном катализе лежат
положения о том, что первичной стадией катализа является адсорбцион-
ный процесс, в результате которого молекулы исходных веществ образуют
неустойчивое химическое соединение с поверхностью катализатора без об-
разования новой фазы. При этом предполагается, что молекулы промежу-
точного соединения связываются с локальными участками поверхности ка-
тализатора, называемыми активными центрами. Поэтому одним из глав-
ных вопросов любой теории гетерогенного катализа является представление
об активном центре.

Первое представление об активном центре было дано Тейлором (1925).
Согласно его теории, поверхность катализатора не является идеальной. На
ней имеются дефекты кристаллической решетки, представляющие собой
трещины, ребра, пики и т. д. Атомы катализатора, располагающиеся на этих
дефектах, являются слабосвязанными вследствие ненасыщенности связей.
Области дефектов на поверхности катализатора обладают повышенным
запасом свободной энергии. Именно на этих участках поверхности и проис-
ходит адсорбция молекул участников реакции. Представления Тейлора
об адсорбции реагирующих веществ на активных центрах катализатора по-
лучили название теории активных центров гетерогенного катализа.

Дальнейшее развитие представлений об активных центрах на поверх-
ности катализаторов было осуществлено в трудах А. А. Баландина (1929),
который создал мультиплетную теорию гетерогенного катализа. В основе
мультиплетной теории лежат два принципа: принцип геометрического соот-
ветствия и принцип энергетического соответствия.
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Согласно принципу геометрического соответствия, расположение ад-
сорбционных мест в активном центре должно соответствовать геометричес-
кому строению молекул адсорбирующегося вещества. Группы атомов актив-
ного центра, участвующие в образовании промежуточного соединения, по-
лучили название мультиплеты (дуплеты, триплеты, квадруплеты и т. д.),
а само промежуточное соединение называется мультиплетным комплексом.

Необходимость геометрического соответствия можно пояснить на приме-
ре реакции гидрирования этилена на никеле:

С2H4 + H2  С2H6.

При образовании мультиплетного комплекса двойная связь в молекуле
этилена переходит в одинарную, и свободными валентностями оба атома
углерода присоединяются к двум атомам дублета на поверхности никеля:

Углы между одинарными связями углерода составляют 120°, и длина оди-
нарной связи C–C равна 0.154 нм. Принцип геометрического соответствия,
как видно из схемы, требует, чтобы расстояние между атомами дуплета бы-
ло больше расстояния между атомами C–C и при образовании мультиплет-
ного комплекса не было большого искажения углов между связями. Поверх-
ность никеля удовлетворяет этому условию.

Однако принципа геометрического соответствия недостаточно для про-
явления каталитической активности катализатора, необходимо еще и опре-
деленное соответствие между энергиями связи атомов в молекулах реагирую-
щих веществ и в мультиплетном комплексе – принцип энергетического
соответствия. При этом энергии связи реагирующих молекул с активными
центрами на поверхности катализатора должны быть оптимальными и на-
ходиться в определенном соответствии с энергиями связей атомов в моле-
кулах реагирующих веществ. Энергетический уровень мультиплетного комп-
лекса должен находиться примерно в середине между энергетическими
уровнями исходных молекул и продуктов реакции, а энергии активации его
образования и распада на продукты должны быть минимальными.

Мультиплетная теория сыграла положительную роль в развитии ката-
лиза, так как позволяла решать практическую задачу подбора и поиска новых
катализаторов.

В 1939 г. Н. И. Кобозев предложил теорию, получившую название теории
активных ансамблей, в которой предполагалось, что активными центрами
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служат атомы, беспорядочно расположенные на поверхности кристалли-
ческого тела (аморфная, докристаллическая фаза).

Поверхность твердого носителя считается неоднородной и состоит
из большого числа микроскопических участков – блоков или областей
миграции, разделенных энергетическими и геометрическими барьерами
(рис. 4.27, а). При нанесении на поверхность носителя металла-катализа-
тора в каждую такую область попадает определенное число атомов металла,
которые могут под влиянием теплового движения перемещаться только
в пределах области, но переход их из одной зоны миграции в другую за-
труднен из-за наличия между ними геометрических (рис. 4.27, б) и энерге-
тических (рис. 4.27, в) барьеров.

Рис. 4.27. Распределение атомов адсорбированного катализатора
на носителях при различной структуре поверхности (а–в)
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Число атомов металла-катализатора внутри зон миграции называется
ансамблем. В разных областях миграции может находиться разное число
атомов металла. Но каталитическое действие, согласно теории, проявляют
только ансамбли с определенным числом атомов металла внутри области
миграции. Такие ансамбли получили название активных.

Существует также электронная теория гетерогенного катализа, развитая
в работах Л. В. Писаржевского, Ф. Ф. Волькенштейна, Хауфе и др. В этой
теории особенности взаимодействия молекул реагирующих веществ с по-
верхностью катализатора рассматриваются на основе зонной теории распре-
деления электронов по энергетическим уровням в твердых телах.

В твердом теле электронные энергетические уровни атома расщепляют-
ся на энергетические полосы: между энергетической полосой валентных элект-
ронов (валентная зона) и энергетической полосой возбужденных электронов
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(зона проводимости) располагается запрещенная зона, для преодоления ко-
торой и перехода из валентной зоны в зону проводимости электрону необ-
ходимо иметь некоторую избыточную энергию активации, равную ширине
запрещенной полосы (рис. 4.28).

После перехода электрона в зону проводимости в валентной зоне оста-
ется дырка, которая соответствует аниону, лишенному электрона. Дырка спо-
собна перемещаться по анионной подрешетке (дырочная проводимость или
p-проводимость). В идеальном кристалле полупроводника имеется оди-
наковое число свободных электронов и дырок и имеет место смешанная
n- и p-проводимость.

Рис. 4.28. Схема валентной зоны и зоны проводимости

0

0

В зонной теории относительное количество электронов и дырок в полу-
проводнике характеризуется уровнем энергии Ферми, который расположен
в идеальном кристалле примерно посередине между валентной зоной
и зоной проводимости 0. Внедрение в узлы кристаллической решетки крис-
талла донорных или акцепторных примесей приводит к возникновению из-
быточного количества электронов в зоне проводимости и дырок в валент-
ной зоне. При этом уровень Ферми смещается вверх 0  (при наличии донор-
ной примеси, имеющей лишние электроны) или вниз 0   (при наличии
акцепторной примеси, имеющей недостаток электронов) (см. рис. 4.28).

Свободные валентности (электроны и дырки) могут перемещаться по крис-
таллу, образуя на поверхности полупроводника слабые одноэлектронные или
прочные двухэлектронные связи (акцепторная и донорная) с адсорбирован-
ными частицами. В идеальном кристалле уровень Ферми равен 0 и доля
слабой связи является преобладающей. При смещении уровня Ферми в ва-
лентную зону или зону проводимости преобладающей становится прочная
донорная или акцепторная связь соответственно. Таким образом, в зависимос-
ти от характера полупроводника на нем будет протекать адсорбция преиму-
щественно на прочной акцепторной или донорной связи и, соответственно,
будет изменяться селективность полупроводникового катализатора.

4.9. Каталитические реакции
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Контрольные вопросы и задания

1. Что составляет предмет химической кинетики?
2. Дайте определение следующим понятиям: скорость химической реакции (ис-

тинная, средняя, по компоненту), порядок реакции (частный, общий), молекулярность,
период полупревращения. Приведите примеры моно-, би- и тримолекулярных реак-
ций. В чем заключается различие понятий «молекулярность» и «порядок» химической
реакции?

3. Сформулируйте основной постулат химической кинетики. Каков физический
смысл константы скорости реакции? От каких факторов зависит константа скорости
химической реакции?

4. Выведите интегральные кинетические уравнения для односторонних реакций
нулевого, первого, второго и третьего порядков. Какова размерность константы ско-
рости для реакций различных порядков? Могут ли совпадать размерности для скорос-
ти реакции и константы скорости реакции? Получите выражения для расчета време-
ни полупревращения для односторонних реакций разных порядков. Зависит ли
(если да, то каким образом) время полупревращения от начальной концентрации реа-
гирующих веществ?

5. В чем заключаются методы определения порядка реакций? Охарактеризуйте
интегральные и дифференциальные методы определения частных порядков реак-
ции. Укажите достоинства и недостатки каждого метода.

6. Выведите кинетические уравнения для обратимых, параллельных и последо-
вательных реакций первого порядка. Укажите отличительные особенности сопряжен-
ных реакций. Постройте графические зависимости изменения концентраций реагентов
и продуктов от времени для обратимой, параллельной и последовательной реакций.

7. Как изменяется скорость химической реакции при повышении температуры?
Сформулируйте правило Вант-Гоффа. Запишите уравнение Аррениуса в дифферен-
циальной и интегральной форме. Дайте определение понятию «энергия активации».

8. Сформулируйте основные положения теории активных соударений для одно-
сторонних бимолекулярных реакций. Получите основное математическое выражение
теории активных соударений. Какие реакции называют нормальными, медленными
и быстрыми? Перечислите достоинства и недостатки теории активных соударений.

9. Объясните механизм протекания мономолекулярных реакций с помощью тео-
рии Линдемана. Получите выражение для расчета средней продолжительности жиз-
ни реагирующих молекул в мономолекулярной реакции.

10. Сформулируйте основные положения теории активированного комплекса. По-
лучите основное математическое уравнение теории. Перечислите ее достоинства
и недостатки.

11. Каков физический смысл энергии активации в теории Аррениуса, активных
соударений и переходного состояния? Какая из теорий позволяет теоретически рас-
считать энергию активации? Как экспериментально определить энергию активации?

4. Кинетика химических реакций
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12. Какие реакции называют «цепными»? Перечислите основные стадии цепной
реакции. Приведите примеры реакций с неразветвленной и разветвленной цепью.
Как изменение давления в системе влияет на характер протекания цепной реакции
(стационарное/взрывное течение)?

13. Какие реакции называют фотохимическими? От каких факторов зависит ско-
рость фотохимических реакций? Поясните, в каких случаях кинетика фотохимичес-
кого процесса описывается реакцией нулевого или первого порядка. Что такое «кван-
товый выход»?

14. Какие реакции называют гетерогенными? Перечислите основные стадии ге-
терогенного процесса. Поясните, в каких случаях гетерогенная реакция протекает
в диффузионном режиме, а в каких – в кинетическом. Дайте определение понятию
«катализатор». Поясните механизм действия катализатора.

15. При смешении равных объемов растворов веществ А и В с одинаковой кон-
центрацией происходит реакция А + В  С. Через 1 ч прореагировало 75 % ве-
щества А. Сколько вещества А останется в растворе через 2 ч, если реакция имеет:
а) первый порядок по А и нулевой по В; б) первый порядок по А и В; в) нулевой
порядок по А и В.

16. Выведите кинетическое уравнение для реакции А  продукты, имеющей по-
рядок 1

2. Получите выражение для периода полураспада вещества в этой реакции.
17. Получите выражения для константы скорости реакции первого порядка, ис-

пользуя величины исходного и общего давлений для реакций А  В + С и А  В + С + D,
если исходное вещество А и все продукты – газообразные вещества.

18. Какая из реакций – первого, второго или третьего порядка – закончится быст-
рее, если начальные концентрации веществ равны 1 моль/л и все константы скоро-
сти, выраженные через моль/л и секунды, равны 1?

19. Для односторонних реакций первого порядка: а) А  2В; б) А  В; в) А + 2В 
 продукты, постройте графики зависимости концентраций веществ А и В от вре-
мени. Как соотносятся между собой тангенсы углов наклона касательных, проведен-
ных к кинетическим кривым при произвольном фиксированном времени?

20. В некоторой реакции целочисленного порядка nA  B концентрация исход-
ного вещества 0.5 моль/л была достигнута за 4 мин при начальной концентрации
1 моль/л и за 5 мин при начальной концентрации 2 моль/л. Установите порядок реакции.

21. В элементарной реакции nA  B период полураспада вещества A составляет
1/2 , а время распада A на 75 % – соответственно 3/4 . Докажите, что отношение 3/4 1/2/ 

не зависит от начальной концентрации, а определяется только порядком реакции n.
22. Сумма констант скоростей обратимой реакции первого порядка рассчитыва-

ется по уравнению: 1 2
1 ln .

–
Lk k

L x
 

     
 Объясните, в чем состоит физический смысл

величины L?

23. Постройте графики зависимости концентраций веществ А и В, участвующих
в обратимой реакции первого порядка по схеме А  В, от времени для случая Кравн > 1

Контрольные вопросы и задания
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и Кравн < 1. Покажите связь между константой равновесия и константами скоростей
прямой и обратной реакций.

24. Для двух односторонних параллельных реакций первого порядка (А  В
и А  D) константы скорости соответственно равны 2.0 с–1 и 0.5 с–1. Начальная кон-
центрация исходного вещества А – 2 моль/л. Рассчитайте концентрации веществ В и D
в момент времени, соответствующий периоду полураспада вещества А.

25. В параллельных реакциях первого порядка 1 2А B и А Ck k   выход ве-
щества В равен 53 %, а время превращения A на 1

3 равно 40 с. Найдите k1 и k2.
26. Постройте график изменения концентраций веществ участников реакции

А  В  D от времени. Как соотносятся между собой положение максимума на кри-
вой сВ и перегиба на кривой сD?

27. Энергия активации реакции А в 3 раза больше, чем энергия активации реак-
ции В. Скорость какой реакции больше? Изобразите температурные зависимости
констант скоростей этих реакций в координатах Аррениуса.

28. Две реакции имеют одинаковые предэкспоненциальные множители, а энер-
гия активации первой на 16 628 Дж больше. Во сколько раз различаются константы
скорости этих реакций при 1000 К?

29. Если реакция первого порядка имеет энергию активации 25 000 кал/моль
и в уравнении k = A  exp(–Ea /RT) значение A равно 5 · 1013 с–1, то при какой темпера-
туре период полураспада для этой реакции будет равен: а) 1 мин; б) 30 сут?

30. Зависимость константы скорости разложения фосфина 4PH3  P4 + 6H2 от тем-

пературы выражается уравнением 1896lg – 2lg 12.130.K T
T

    Рассчитайте опыт-

ную энергию активации этой реакции при 800 K.
31. При описании реакции, протекающей в газовой фазе с изменением давления,

обнаружен переход от кинетического уравнения первого порядка к уравнению вто-
рого порядка. Дайте объяснение этому явлению.

32. Как соотносятся между собой общее количество соударений и количество
активных соударений согласно теории активных соударений?

33. Каков принцип деления реакций на реакции «быстрые», «нормальные» и «мед-
ленные», исходя из результатов теории активных соударений? Как их существование
объясняется в рамках теории переходного комплекса?

34. Какой смысл приобретает в теории переходного состояния стерический фак-
тор, вводимый в теории активных соударений?

4. Кинетика химических реакций



2875. ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА

5.1. Особенности электрохимических процессов

5.1.1. Плотность тока как мера скорости
электрохимической реакции
При рассмотрении равновесия на границе «электрод – электролит», кото-

рое может быть описано реакцией

 Ox + ze  Red, (5.1)

где Ox означает некую окисленную форму, а Red – восстановленную фор-
му, процесс в сторону образования восстановленной формы и обратный
процесс – в сторону образования окисленной формы идут с одинаковыми
скоростями. При этом электроны не подводятся и не отводятся во внеш-
нюю цепь, иными словами, ток во внешней цепи отсутствует (I = 0). Если
через цепь начинает проходить электрический ток, т. е. от внешнего источ-
ника на границу раздела фаз поступают или от нее отводятся электроны,
то равновесие нарушается, и по принципу Ле Шателье в системе начинает
протекать суммарный процесс, направленный в сторону возвращения
к равновесному состоянию. Это означает, что если электроны подводятся,
то в большей степени происходит процесс восстановления (связывания
электронов), а при отведении электронов преимущественно идет процесс
окисления (выделения электронов). Здесь уместно напомнить, что в электро-
химии электрод, на котором идет процесс восстановления, называют катодом,
а тот, на котором происходит окисление, – анодом. Следовательно, первый
из перечисленных процессов называют катодным процессом, а второй –
анодным процессом.

Таким образом, при пропускании постоянного тока через цепь на электро-
дах происходят электрохимические превращения в форме процессов окис-
ления и восстановления, а в целом в системе – суммарная химическая
реакция. Процессы на электродах представляют собой гетерогенные реак-
ции, а их скорости могут быть связаны с токовыми характеристиками.
Действительно, в соответствии с уравнением реакции (5.1) количество ве-
щества, претерпевшего электрохимическое превращение в единицу време-
ни на единичной площади электрода (что тождественно скорости реакции),
пропорционально количеству заряда, прошедшего через единичную площадь
электрода за единицу времени (что тождественно плотности тока). Мате-
матически количество вещества, претерпевшего электрохимическое превра-
щение в единицу времени на единичной площади электрода (), можно связать
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с плотностью электрического тока, протекающего через электрод i, следую-
щим соотношением:

 i = zF. (5.2)
Это вытекает из законов сохранения и соответствует объединенному

закону Фарадея. Поэтому плотность (или сила) тока может служить мерой
скорости электрохимической реакции. С другой стороны, увеличение при-
ложенного напряжения приводит к увеличению силы тока, а следовательно,
и скорости электрохимического процесса. Таким образом, одной из глав-
ных задач электрохимической кинетики является установление взаимосвя-
зи между потенциалом электрода и скоростью электрохимического процесса.

5.1.2. Поляризация электродов. Напряжение разложения
Рассмотрим гальваническую ячейку, составленную из водородного

и хлорного газовых электродов:
   (Рt) Н2 | НСl | С12 (Pt). (5.3)

В условиях разомкнутой внешней цепи на электродах устанавливаются
равновесия:

  2Н+ + 2e  Н2, (5.4)
  Сl2 + 2e  2С1–, (5.5)

а значит, соответствующие процессы окисления и восстановления на каж-
дом из электродов идут с одинаковыми скоростями. Вследствие того, что
потенциал хлорного электрода более положителен, при замыкании внешней
цепи электроны в ней будут переноситься от водородного к хлорному электро-
ду. Это приведет к смещению равновесия на каждом из электродов и само-
произвольному протеканию процессов, стремящихся возвратить равновесные
состояния: окисления на водородном электроде и восстановления на хлор-
ном электроде. Для того чтобы заставить протекать процессы на электродах
в противоположных направлениях (восстановление водорода и окисление
хлора), необходимо приложить внешнее напряжение, несколько большее
по значению и направленное противоположно ЭДС гальванического элемен-
та. При протекании тока (хоть в случае работы гальванического элемента,
хоть в случае электролиза) электрохимические процессы на электродах (5.4)
и (5.5), стремящиеся вернуть систему к равновесному состоянию, происхо-
дят с конечными скоростями, намного меньшими по сравнению с подво-
дом/отводом электронов из внешней цепи. Поэтому потенциалы электродов
при протекании тока будут смещены относительно их равновесных значе-
ний. Такое смещение потенциала электрода при протекании через него тока
относительно равновесного значения называют поляризацией электрода:

    =  – р. (5.6)

5. Электрохимическая кинетика
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При смещении потенциала в отрицательную сторону относительно рав-
новесного значения избыточное количество электронов поглощается в ходе
реакции (присоединение электронов), а значит, идет процесс восстановле-
ния, и поэтому такую поляризацию называют катодной. Смещение потен-
циала в положительную сторону относительно равновесного значения при-
водит к увеличению скорости окисления и поэтому называется анодной
поляризацией электрода.

Если два платиновых электрода погрузить в раствор HCl, соединить их
с внешним источником постоянного тока и постепенно увеличивать раз-
ность потенциалов, то сначала, при малом напряжении, тока в цепи почти
нет. Увеличение напряжения очень мало увеличивает силу тока. Только
когда напряжение достигнет некоторой определенной величины, сила тока
начнет пропорционально возрастать, а на электродах с заметными скорос-
тями будут происходить электродные реакции в соответствующих направ-
лениях и появятся видимые количества продуктов электролиза – водород
H2 на катоде и хлор Cl2 на аноде.

Очевидно, что как только при протекании даже очень малого тока
на электродах появляются продукты электролиза, электроды перестают быть
инертными: один становится хлорным, а другой – водородным. В результате
возникает гальваническая ячейка, изображаемая схемой (5.3), ЭДС которой
направлена противоположно приложенному извне напряжению. За счет та-
кой компенсации ток в цепи на этой стадии практически не появляется.
Для того чтобы процесс электролиза пошел с конечной скоростью, необхо-
димо, чтобы напряжение от внешнего источника превышало ЭДС возникаю-
щего гальванического элемента. Этот начальный этап, на котором при уве-
личении подаваемого напряжения ток практически не появляется, называ-
ют индукционным. Таким образом, минимальное напряжение – напряжение
разложения, Uразл, требуемое для того, чтобы начался процесс электролиза,
складывается из нескольких слагаемых:

 Uразл = Eр + к + а + IR, (5.7)

где Eр – равновесное значение ЭДС ячейки; к и а – поляризация на ка-
тоде и аноде соответственно; IR – омическое падение напряжения, связан-
ное с сопротивлением цепи (сопротивление электролита и электродов).

Поскольку гетерогенная реакция – это сложный процесс, состоящий
из ряда последовательных стадий, и скорость определяется лимитирующей
(самой медленной) стадией, то и поляризация электрода может быть опи-
сана с использованием такого подхода. Электрохимическую реакцию, проте-
кающую на электроде, разбивают на составляющие ее стадии и выявляют
лимитирующую.

5.1. Особенности электрохимических процессов
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Как и обычная гетерогенная реакция, процесс на электроде, помимо
непосредственно электрохимических взаимодействий/превращений (которые,
в свою очередь, могут быть многостадийными), включает также стадии под-
вода реагирующих частиц к границе раздела фаз и в ряде случаев – отво-
да продуктов реакции. При этом массоперенос будет осуществляться в ре-
зультате действия градиента химического потенциала (диффузия), а для за-
ряженных частиц – и в результате действия градиента электрического
потенциала (миграция). Далее мы рассмотрим кинетику процессов для раз-
личных лимитирующих стадий.

5.2. Концентрационная поляризация

Будем полагать, что электрохимическая реакция на электроде проис-
ходит очень быстро, а лимитирующей стадией будет служить диффузия.
Рассмотрим электрод первого рода, на котором реализуется равновесие

  Мz+ + ze M. (5.8)

Если концентрацию ионов Мz+ в растворе обозначить c0, то равновес-
ный потенциал такого электрода в соответствии с уравнением Нернста равен:

 0
р 0ln ,RT c

zF
    (5.9)

при этом концентрация электролита у поверхности электрода такая же, как
и в глубине раствора (c0) (рис. 5.1, а).

Рис. 5.1. Концентрация иона Мz+ в растворе в зависимости
от расстояния до поверхности электрода при различном времени (а–г)

x

сi

i = 0
с0 сs

Jдиф

сs

Jдиф

сs = 0

Jдиф



При катодной поляризации (смещении потенциала в отрицательную
сторону) происходит процесс восстановления, и, как следствие, концентра-
ция ионов Мz+ вблизи поверхности электрода (cs) становится меньше, чем

а б в г

5. Электрохимическая кинетика
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в глубине раствора (c0) (рис. 5.1, б, в). Тогда потенциал электрода, через
который протекает ток, в соответствии с уравнением Нернста может быть
представлен следующим образом:

  0 ln .s
RT c
zF

    (5.10)

Если электрохимическое равновесие для рассматриваемой реакции (5.8)
устанавливается достаточно быстро (по сравнению с обеспечением подво-
да участников реакции из глубины контактирующих фаз, в данном случае –
раствора), то сдвиг потенциала относительно равновесного значения (ка-
тодная поляризация) в этом случае называется концентрационной поляри-
зацией электрода:

    p
0

– ln .scRT
zF c

     (5.11)

Градиент концентрации неизбежно приведет к возникновению переноса
ионов Мz+ из глубины раствора к поверхности электрода (рис. 5.1, б, в).
Следует отметить, что поскольку на систему наложено и электрическое по-
ле, то градиент потенциала должен также привести к возникновению массо-
переноса, но для упрощения ситуации будем считать, что перенос частиц
за счет миграции сведен к минимуму. Этого можно достичь, если в раст-
воре, помимо описываемого вещества, присутствует также другой электро-
лит, который не участвует в электрохимических процессах на электродах,
но переносит ток в растворе, например KNO3, называемый «фоновым электро-
литом». Если концентрация фонового электролита будет во много раз пре-
вышать концентрацию электролита, участвующего в электрохимической
реакции, то вклад последнего в поток миграции будет пренебрежимо мал.
Кроме того, обычно считают, что cs = c (x = 0), где x – координата,
соответствующая расстоянию до поверхности электрода, хотя на самом деле
cs – это концентрация ионов на границе между диффузионной частью двой-
ного электрического слоя (ДЭС) и диффузионным слоем, в котором и реа-
лизуется диффузия из глубины раствора к поверхности электрода. Однако
при условии присутствия фонового электролита с концентрацией  0.1 N
толщина диффузионной части ДЭС много меньше диффузионного слоя
и допущение cs = c (x = 0) не вносит большой погрешности.

При условии, что электрохимический процесс восстановления происхо-
дит быстро, и с учетом приведенного выше допущения об устранении вклада
миграции, лимитирующей стадией электродной реакции в целом является
диффузия ионов Мz+ к поверхности.

5.2. Концентрационная поляризация
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В общем случае для нахождения концентрации на поверхности элект-
рода в любой момент времени (t) необходимо решить уравнение диффузион-
ной кинетики, известное как второй закон Фика:

    
2

2 ,с cD
t x
 


 

(5.12)

где D – коэффициент диффузии рассматриваемых ионов.
С использованием начальных и граничных условий получают зависи-

мость c = f (x, t), дифференцируя которую, получают градиент концентра-

ции с
х
 

  
 как функцию расстояния от электрода (x), далее вычисляют его

значение на поверхности 
0

.
х

с
х 

 
  

Плотность потока диффузии подводимых катионов на поверхности элект-
рода в каждый момент времени можно представить с помощью первого за-
кона Фика:

 диф
0

– .
х

сJ D
х 

    
(5.13)

Считая, что подводимые за счет диффузии ионы быстро вступают
в электрохимическую реакцию на поверхности электрода, можно записать:

   диф
0

– .
х

сi zFJ zFD
х 

      (5.14)

Рассмотрим протекающие процессы при смещении потенциала элект-
рода в отрицательную относительно равновесного значения сторону и фикси-
ровании его определенного значения . В начальные моменты протекания
тока через электрод, когда градиент концентрации ионов Мz+ еще невелик
(рис. 5.1, б), скорость их подвода из глубины раствора к поверхности элект-
рода (уравнение (5.13)) будет меньше, чем скорость разряда (электрохими-
ческой реакции = kcs). Вследствие этого концентрация ионов Мz+ на по-
верхности cs будет уменьшаться, как и скорость реакции , в то время как
градиент концентрации будет увеличиваться. Такие изменения будут про-
должаться до тех пор, пока эти скорости не выравняются, т. е. скорость
подвода ионов Мz+ из глубины раствора к поверхности электрода за счет
диффузии (уравнение (5.13)) сравняется со скоростью их разряда по реакции
(5.8) (рис. 5.1, в). Такое состояние называют стационарным режимом про-
текания процесса. При стационарном протекании процесса его параметры
остаются постоянными во времени. Однако следует понимать принципи-
альное отличие понятий стационарности и равновесности. При состоянии

5. Электрохимическая кинетика
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стационарности в системе наблюдается протекание процесса с постоянной
скоростью, а при cостоянии равновесия никакого суммарного процесса
в системе не происходит. В условиях стационарной диффузии градиент кон-
центрации может быть представлен отношением конечных разностей:

 0

0

– ,s

х

с сс
х 

     
(5.15)

где  – толщина диффузионного слоя.
Принимая во внимание уравнение (5.2) и вышеупомянутые рассуждения,

плотность тока, протекающего через электрод в стационарном состоянии,
можно рассчитать следующим образом:

   0 – .sс сi zFD


(5.16)

При дальнейшем смещении значения потенциала в еще более отрица-
тельную сторону скорость процесса восстановления будет увеличиваться, а кон-
центрация ионов Мz+ на поверхности электрода в стационарном состоянии
cs уменьшаться. Это приведет к тому, что при некотором значении потен-
циала концентрация ионов Мz+ на поверхности электрода обратится в нуль
(cs = 0) (рис. 5.1, г), а уравнение (5.15) преобразуется к виду:

    0 .d
сi zFD


(5.17)

Здесь величину id называют предельным диффузионным током, т. е. даль-
нейшее смещение потенциала электрода в отрицательную сторону не будет
приводить к увеличению тока, который достиг насыщения. Делим уравне-
ние (5.16) на (5.17):

    
0

1 – ,s

d

с i
c i

 (5.18)

и, подставляя (5.18) в уравнение (5.11), получаем выражение для концент-
рационной поляризации электрода:

ln 1 – .
d

RT i
zF i

 
   

 
(5.19)

Решаем уравнение (5.19) относительно плотности тока:

   1 – exp .d
zFi i
RT

       
(5.20)

Вид зависимости плотности тока от отрицательного значения сдвига по-
тенциала (–), называемой поляризационной кривой, показан на рис. 5.2.

5.2. Концентрационная поляризация
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Можно провести упрощенный анализ вида этой кривой для определен-
ных значений поляризации. Рассмотрим три случая:

1. Небольшие отклонения потенциала от равновесного, когда значение
 очень мало.

Если показатель степени имеет малые значения, то при разложении
в ряд экспоненциальной функции можно ограничиться первыми двумя его
членами: ex  1 + x, и тогда

   1 – 1 – – .d d
zF zFi i i
RT RT

         
(5.21)

Это означает, что вблизи начала координат функция близка к линейной

с тангенсом угла наклона tg .d
zFi
RT

 

2. При условии достаточно больших значений катодной поляризации
(смещения потенциала в отрицательную сторону относительно равновесно-
го значения, << 0), когда – , из уравнения (5.20) следует, что
i  id.

3. Кривая в направлении увеличения анодной поляризации (>> 0)
приводит к большому нарастанию анодного тока, однако следует иметь
в виду, что этот процесс обусловливает возрастание концентрации ионов
Мz+ у поверхности электрода вплоть до насыщения, а кроме того, нельзя
не учитывать возможность разряда присутствующих в растворе анионов
или молекул (например, воды).

Следует отметить, что теоретический вывод о достижении предельного
диффузионного тока хорошо подтверждается экспериментальными резуль-
татами и используется в практике поляризационных методов анализа, осно-
вы которых будут представлены ниже.

i

id

tg d
zF i
RT

 

–

Рис. 5.2. Зависимость плотности тока от сдвига потенциала (–)

5. Электрохимическая кинетика
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5.3. Использование результатов описания
концентрационной поляризации

в аналитических целях

5.3.1. Полярография с ртутным капающим электродом
Классический полярографический метод анализа был разработан чеш-

ским электрохимиком Я. Гейровским в 1922 г., а в 1924 г. он совместно
с коллегой М. Шикатой сконструировал полярограф, прибор с автоматичес-
кой регистрацией результатов, который быстро и эффективно определял состав
раствора, оставляя его в неизменном состоянии, пригодном для дальнейшего
использования. В 1959 г. Я. Гейровский был награжден Нобелевской премией
по химии «За открытие и развитие полярографических методов анализа».

Принципиальная схема полярографической установки представлена
на рис. 5.3. Это классическая трехэлектродная ячейка, состоящая из рабо-
чего электрода (РЭ), вспомогательного электрода (ВЭ) и электрода сравне-
ния (ЭС). Рабочим электродом является тонкий капилляр, заполненный ртутью,
которая вытекает под действием силы тяжести и капает на дно сосуда с ис-
следуемым раствором. Ртуть, собирающаяся на дне сосуда, служит вспомо-
гательным электродом.

Рис. 5.3. Схема полярографической установки:
И – источник постоянного тока; Р – реостат; V – вольтметр; РЭ – рабочий электрод;

ВЭ – вспомогательный электрод; ЭС – электрод сравнения

И
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Hg
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Выбор ртути в качестве материала электрода неслучаен. Во-первых,
ртуть является идеально поляризуемым электродом, т. е. при изменении его
потенциала в достаточно широких пределах в водных растворах электро-
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химически неактивных электролитов, например фторида калия, ток остает-
ся практически нулевым, это означает, что на электроде не протекает ни-
каких электрохимических реакций.

В качестве противоположного примера можно привести платиновый
электрод в водном растворе, на котором вследствие высокой каталитичес-
кой активности при приложении отрицательного потенциала восстанавлива-
ется водород из воды, а при положительном потенциале выделяется кисло-
род (окисление воды) с соответствующим протеканием тока в прямом или
обратном направлении. Поэтому пределы поляризации платинового элект-
рода в водном растворе невелики, что существенно ограничивает возмож-
ности анализа. Вторым достоинством ртутного электрода является то, что
поверхность его в процессе работы все время обновляется, не загрязняясь
продуктами электрохимических реакций, которые могут изменять электро-
химические свойства электродов и искажать результаты.

В процессе проведения анализа с помощью источника постоянного тока
(И) и реостата (Р) создается разность потенциалов между рабочим и вспо-
могательным электродами, а потенциал рабочего электрода измеряется вольт-
метром относительно электрода сравнения (см. рис. 5.3). В результате анализа
определяется зависимость силы тока от потенциала рабочего электрода,
по которой можно судить о природе и концентрации ионов в исследуемом
растворе. В качестве основного уравнения используют второй закон Фика:
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2 .i i
i

с cD
t x

 


 
(5.22)

Решение уравнения (5.22) для большого плоского электрода при нали-
чии избытка фонового электролита и граничных условиях: ci(x, t = 0) = ci

0 ;
ci(, t) = ci

0 ; ci(0, t) = ci
s  = const, относительно концентрации определяемо-

го иона ci = f (x, t), с последующим дифференцированием по x и подстанов-
кой производной (при x = 0) в уравнение (5.14) приводит к такому результату:

  
0 – .

s
i i

i
i

c ci zFD
D t




(5.23)

Сравнение уравнений (5.23) и (5.16) показывает, что знаменатель дро-
би в уравнении (5.23) можно трактовать как эффективную толщину диффу-
зионного слоя в условиях нестационарной диффузии при постоянном значе-
нии потенциала электрода:

    эфф .iD t   (5.24)
При условии, что радиус кривизны ртутной капли r >> эфф, получен-

ную для плоского электрода формулу (5.23) с приемлемой точностью можно
использовать для сферического ртутного электрода.
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Предполагая, что вытекающая капля представляет собой идеальную
сферу, ее массу (M) можно вычислить как произведение объема на плот-
ность ртути:

    34 ,
3

М r   (5.25)

или ее можно рассчитать, используя значение скорости вытекания ртути (m)
из капилляра:

 M = mt. (5.26)

Скорость вытекания ртути [m] = г/с из капилляра определяют заранее
как частное от деления массы вытекшей ртути на время капанья.

Приравнивая правые части уравнений (5.25) и (5.26), несложно решить
получающееся уравнение относительно радиуса капли:

   
1

33 ,
4

mtr  
   

(5.27)

и, используя радиус, вычислить затем площадь поверхности капли:

    
2

3
2 34 4 .

4
mtS r  

     
(5.28)

Уравнения (5.23) и (5.28) позволяют вычислить силу тока как функцию
времени, протекающего через сферический капающий электрод:

   
2

3 2 11 03 6234 – .
4

s
i i iI i S z F D m t c c 

          
(5.29)

Формула (5.29) не учитывает движение поверхности электрода при росте
капли навстречу фронту диффузии. Учет этого фактора в форме дополнитель-
ного коэффициента 7 / 3 1.525  был предложен Ильковичемм (1934). С уче-
том коэффициента Ильковича, а также плотности ртути при стандартной
температуре 298 К,  = 13.534  103 кг/м3, уравнение для силы тока в систе-
ме СИ принимает вид:

 2 11–3 03 627.34 10 – .s
i i iI z F D m t c c       (5.30)

График зависимости силы тока от времени (при постоянном значении
потенциала электрода) представляет собой пилообразную кривую. Ток на-
растает по мере роста капли и в момент ее отрыва от капилляра уменьша-
ется до нуля (рис. 5.4).
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Для того чтобы определить среднее значение тока по периоду капанья (),
нужно провести суммирование (проинтегрировать зависимость силы тока
от времени) и отнести полученный результат к единице времени:

   2 11–3 03 62

0 0

1 1( )d 7.34 10 – d ,s
i i iI I t t zFD m t c c t

 

  
   (5.31)

   
7

621–3 0327.34 10 – ,
7 / 6

s
i i iI zFD m c c 

 


(5.32)

    2 11–3 03 626.3 10 – .s
i i iI zFD m c c   (5.33)

Рис. 5.4. Зависимость сила тока от времени:
I  – средний ток;  – период капанья

t

I



I

Полученное усредненное значение силы тока при фиксированном зна-
чении потенциала электрода характеризует электрохимическую реакцию,
протекающую на нем:

 Ox + ze = Red, (5.34)

и, следовательно, связано как с переносом окисленной формы (Ox) из глубины
раствора к поверхности электрода:

     2 11–3 03 626.3 10 – ,s
Ox Ox OxI zFD m c c   (5.35)

так и с отводом восстановленной формы (Red):

 
2 113 3 626 3 10– s

Re d Re dI . zFD m c .   (5.36)

При этом учитывается, что диффузия восстановленной формы идет
в противоположном направлении (от поверхности электрода в глубь раство-
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ра) и концентрация восстановленной формы на бесконечно большом удале-
нии от электрода равна нулю.

Сдвиг потенциала в отрицательную сторону приведет к увеличению
скорости процесса восстановления, т. е. к увеличению средней силы тока
и, следовательно, уменьшению поверхностной концентрации s

Охс . При после-
довательном сдвиге потенциала в отрицательную сторону в пределе дости-
гается значение, при котором s

Охс = 0, и, следовательно, предельный диффу-
зионный средний ток равен:

 2 11–3 03 62
d 6.3 10 .Ox OxI zFD m c   (5.37)

Если вычесть из уравнения (5.37) уравнение (5.36) и поделить резуль-
тат на уравнение (5.36), то несложно получить следующее:

    
1

2 s
d Ох Ox

s
Red Re d

I – I D c .
I D c

 
  
 

(5.38)

Из уравнения (5.38) можно получить отношение концентраций окислен-
ной и восстановленной форм на поверхности электрода:

   
1

2s
Ox Re d d
s
Re d Ox

c D I – I .
c D I

 
  
 

(5.39)

Значение потенциала электрода в любом состоянии определяется уравне-
нием Нернста. Тогда потенциал электрода, через который протекает электри-
ческий ток, можно записать следующим образом:

 0
/ / ln

s
Ox

Ox Re d Ox Re d s
Re d

cRT .
zF c

    (5.40)

Подставляя уравнение (5.39) в уравнения (5.40), получим:

    0
/ / ln ln

2
Re d d

Ox Re d Ox Re d
Ox

D I – IRT RT .
zF D zF I

     (5.41)

Если подобрать значение потенциала, при котором значение среднего
тока равно половине предельного диффузионного:

 
1 ,
2 dI I (5.42)

то последнее слагаемое в уравнении (5.41) обращается в ноль, и этот потен-
циал называют потенциалом полуволны:

  0
1 /

2
ln

2
Re d

Ox Re d
Ox

DRT .
zF D

    (5.43)
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Примечательно, что потенциал полуволны не зависит от концентрации,
а зависит только от природы участников электрохимической реакции. С учетом
уравнения (5.43) уравнение (5.41) можно записать следующим образом:

  / 1
2

ln d
Ox Re d

I – IRT .
zF I

    (5.44)

Решая уравнение (5.44) относительно средней силы тока, несложно по-
лучить:

 1
2

1 exp

d

Ox
Re d

II .
zF –
RT


     

(5.45)

Рисунок 5.5 иллюстрирует зависимость средней силы тока от катодно-
го потенциала электрода. Как было показано выше, потенциал полуволны
(уравнение (5.43)) однозначно характеризует тип электродной реакции, а зна-
чение предельного диффузионного тока позволяет определить концентрацию
участвующего в реакции иона. Таким образом, полярограмма в виде зависи-
мости среднего тока от потенциала электрода позволяет проводить качествен-
ный и количественный анализ растворов электролитов.

Рис. 5.5. Идеальная форма полярографической волны:
dI  – предельный диффузионный ток;  – потенциал полуволны

–

I

dI

1
2 dI

–

5.3.2. Полярография с вращающимся дисковым электродом
Хотя полярография является удобным и экспрессным методом, приме-

нение его в классическом исполнении, связанное с использованием ртути,
неприемлемо в современных условиях. В настоящее время разработано
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достаточно большое количество электрохимических методов без примене-
ния ртути, в основе которых лежит явление концентрационной поляризации
электродов.

Одним из методов, получившим широкое распространение, является ме-
тод с вращающимся дисковым электродом. В качестве материала вращаю-
щегося дискового электрода (ДЭ) часто применяют стеклоуглерод, вмонти-
рованный в тефлоновую оболочку (ТО) (рис. 5.6).

Хотя этот подход использует основные теоретические выводы поляро-
графии, он имеет и существенные отличия. Вращающийся электрод в про-
цессе анализа служит одновременно мешалкой, обеспечивающей возникно-
вение конвективных потоков. В соответствии с гидродинамической теорией
жидкостей при ламинарном режиме размешивания у поверхности электро-
да образуется слой постоянной толщины (), в котором происходит моно-
тонное изменение скорости движения. Учет конвективной составляющей
переноса вещества внутри слоя, т. е. диффузии в движущейся жидкости,
позволил получить функцию зависимости концентрации определяемого
иона от координаты ci(x).

Рис. 5.6. Схема вращающегося дискового электрода:
ТО – тефлоновая оболочка; ДЭ – дисковый электрод; КП – конвекционные потоки

Дифференцируя эту функцию, получают производную 
0

,
х

с
х 

 
  

 необхо-

димую для подстановки в уравнение второго закона Фика, решение кото-
рого позволяет получить выражение для толщины диффузионного слоя:

1 3 1 6 1 21 61 ,/ / – /. D    (5.46)
где D – коэффициент диффузии деполяризатора, см2/c;  – кинематическая
вязкость раствора (в водных растворах при 200 °С   10 – 2 см2/c);  – угло-

ДЭ

ТО
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вая скорость вращения дискового электрода, рад/c (она связана с числом
оборотов диска в секунду f соотношением  = 2f ). Подстановка выраже-
ния для толщины диффузионного тока из уравнения (5.46) в уравнение (5.16)
приводит к следующему выражению для плотности диффузионного тока:

i = 0.62zFD2/31/2–1/6(c0 – cs). (5.47)

Тогда плотность предельного диффузионного тока можно выразить
уравнением

  id = 0.62zFD2/31/2–1/6c0 . (5.48)

Коэффициенты 0.62 и 1.61 в этих уравнениях соответствуют размернос-
тям [i] = A/cм2; [c] = моль/см3.

Несложно увидеть, что результатом деления уравнения (5.47) на урав-
нение (5.48) и простого преобразования можно получить уравнение (5.18),
которое использовали для определения связи сдвига потенциала при кон-
центрационной поляризации с плотностью тока.

Преимуществом дискового электрода перед ртутным является то, что по-
следний нельзя использовать в анодной области потенциалов, так как ртуть
при этом подвергается анодному растворению. Вращающийся диск можно
изготовить из любого твердого электропроводящего материала, например,
из благородных металлов или стеклоуглерода, которые устойчивы в анод-
ной области потенциалов и потому позволяют изучать анодные процессы.
Кроме того, на твердых электродах отсутствуют тангенциальные движения
поверхности и связанные с ними искажения поляризационных кривых, кото-
рые наблюдаются на жидких электродах.

Использование дискового вращающегося электрода позволяет убедиться
в том, что лимитирующей стадией является массоперенос. Действительно,
если значение плотности измеряемого тока будет пропорционально 1/2, то
это утверждение можно считать справедливым, а если же плотность тока
не зависит от скорости вращения электрода, то лимитирующая стадия не свя-
занна с диффузией участников электрохимической реакции.

Недостатком измерений на твердых электродах является отсутствие обнов-
ления поверхности, легко реализуемого на ртутном капающем электроде.

5.4. Электрохимическая поляризация.
Уравнение Тафеля

Понятно, что электрохимическая реакция, являясь гетерогенной, состоит
из нескольких стадий и обязательно содержит стадии подвода и отвода
участников реакции к границе раздела фаз. И хотя диффузионная состав-
ляющая может быть сведена к минимуму путем перемешивания раствора,
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общая картина будет во многом определяться типом электрода и природой
рассматриваемой реакции. В первой половине ХХ в. модельной реакцией,
на примере которой проводились многие электрохимические исследования,
была реакция выделения водорода.

Если лимитирующей стадией является электрохимическое превраще-
ние на электроде, которое, в свою очередь, тоже может быть сложным
процессом и включать не одну стадию, то такого рода поляризацию часто
называют  п е р е н а п р я ж е н и е м  . Перенапряжение связано с плот-
ностью тока, протекающего через электрод, эмпирическим уравнением
Тафеля:

     =  – р = a + blgi, (5.49)
где a и b – некоторые константы. Константа a зависит от химической при-
роды и физического состояния электрода (например, степени шерохова-
тости поверхности). Коэффициент b характеризует природу электрохими-
ческой реакции, протекающей на электроде, например, для процесса вос-
становления водорода при комнатной температуре 18 °С b = 0.116 В.

Рассмотрим возможные стадии процесса восстановления водорода
из раствора:

1. Подвод ионов гидроксония H3O
+ из глубины раствора к поверхности

электрода.
2. Адсорбция ионов на поверхности электрода: H3O

+ H+
а дс + H2O.

3. Электрохимическая реакция восстановления: H+
а дс + е  Hадс.

4. Рекомбинация адсорбированных на поверхности атомов водорода:
Hадс + Hадс  H2, адс.

5. Десорбция молекулярного водорода: H2, адс  H2, газ.
Даже если полагать, что первая и пятая стадии связаны с затруднения-

ми, обусловленными массопереносом, то остается еще несколько стадий,
которые могут быть ответственными за скорость процесса в целом.

В 1905 г. Тафелем была предложена так называемая рекомбинационная
теория, в которой в качестве лимитирующей стадии был рассмотрен про-
цесс, соответствующий четвертой стадии в вышеприведенной схеме. В ре-
зультате было получено уравнение, идентичное формуле (5.49), хотя коэф-
фициент b в ней был вдвое меньше экспериментально наблюдаемого зна-
чения. Кроме того, в соответствии с предложенной теорией перенапряжение
не должно было зависеть от pH раствора, что также не согласовывалось
с результатами экспериментов.

Хотя первые предположения о замедленной стадии электрохимической
реакции при восстановлении водорода высказывались еще в начале ХХ в.,
первая количественная теория была предложена в 1930 г. М. Фольмером
и Т. Эрдей-Грузом и усовершенствована А. Н. Фрумкиным в 1933 г.

5.4. Электрохимическая поляризация. Уравнение Тафеля
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5.4.1. Теория замедленного разряда
Рассмотрим основные положения теории замедленного разряда приме-

нительно к некоторой обобщенной электрохимической реакции:

Oxадс + ze  Redадс. (5.50)

В условиях электрохимического равновесия, которое является динами-
ческим, скорости прямой и обратной реакций равны между собой, и суммар-
ного процесса не происходит. Договоримся, что для всех параметров про-
цессов, протекающих в сторону восстановления, будем использовать ин-
декс 1, а для всех параметров обратных процессов, протекающих в сторону
окисления, – индекс 2. Таким образом, в условиях равновесия 1 = 2.
При смещении потенциала электрода в отрицательную сторону относитель-
но равновесного потенциала начинает преобладать процесс восстановления:
1 > 2 (катодная поляризация), а при смещении потенциала в положитель-
ную сторону – наоборот, скорость процесса окисления становится больше:
1 < 2 (анодная поляризация).

Применим к описанию рассматриваемой окислительно-восстановитель-
ной реакции представления теории переходного (активированного) комплек-
са, в соответствии с которой окисленная форма не сразу переходит в восста-
новленную, а сначала образует промежуточное состояние, который впослед-
ствии дает конечный продукт:

    1
адс адс адсe ( e) kOx z Oxz Re d .   (5.51)

В обратном процессе восстановленная форма, прежде чем перейти
в окисленную форму, тоже образует промежуточный продукт:

    2
адс адс адс( ) ekRe d Re d Ox z .   (5.52)

В соответствии с основным постулатом химической кинетики скорости
интересующих нас прямой и обратной реакций можно представить следую-
щими формулами:

 1 1 адс( e) ,k Oxz      (5.53)

 2 2 адс( )k Re d .     (5.54)

Если предположить, что образование промежуточных форм происходит
в квазиравновесных условиях, как это делалось в теории переходного комп-
лекса, то для реакций их образования в уравнениях (5.51) и (5.52) можно
записать соответствующие константы равновесия:

   адс

адс

( e)
1

е

,Oxz
z

Ox

a
K

a a


 


(5.55)
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адс

адс

( )
2

Re d

Re d

a
K .

a


  (5.56)

В общем случае активности окисленной и восстановленной форм, ад-
сорбированных на поверхности электрода, не равны их активностям в глу-
бине раствора. Существуют различные теории, описывающие процесс ад-
сорбции, дающие уравнения связи между значениями активностей в глуби-
не раствора и на поверхности адсорбента. Мы воспользуемся простейшим
уравнением Генри, согласно которому активность адсорбированных частиц
прямо пропорциональна их активности в глубине раствора:

     адс Гi ia K a . (5.57)

Также учтем, что активность частиц можно выразить через их концент-
рацию и коэффициент активности:

ai = i [i]. (5.58)

С учетом уравнений (5.57) и (5.58) выражения для констант равнове-
сия (5.55) и (5.56) могут быть преобразованы к виду:

 

1

1 адс
1

Г е

e
,z

Ox

Oxz
K

K а а




    (5.59)

 
 

2

2 адс
2

Г Re d

Red
K .

K а




    (5.60)

Далее выразим из уравнений (5.59) и (5.60) концентрации переходных
комплексов окисленной и восстановленной форм и подставим их соот-
ветственно в уравнения (5.53) и (5.54):

1

1
1 1 1 Г 1 е ,– z

Oxk K K а a   (5.61)

     
2

1
2 2 2 Г 2

–
Re dk K K a .   (5.62)

Учитывая, что скорость любого электрохимического процесса может
быть выражена через токовые характеристики в соответствии с уравнени-
ем (5.2), скорости рассматриваемых прямой и обратной реакций можно
представить следующим образом:

    
1

1
1 1 1 Г 1 е ,– z

Oxi zFk K K а a  (5.63)

    
2

1
2 2 2 Г 2

–
Re di zFk K K a .  (5.64)
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Константа равновесия любого процесса может быть выражена через
изменение стандартной энергии Гиббса этого процесса:

 G0 = –RT lnKравн. (5.65)

Константы равновесия процессов образования переходных форм K
1

и K
2 можно определить через изменения стандартных энергий Гиббса:

1
1 exp ,GK –

RT


  
  

 
(5.66)

2
2 exp GK – .

RT


  
  

 
(5.67)

Здесь и далее для упрощения записи опустим ноль в показателе степе-
ни, обозначающий стандартное значение.

С учетом уравнений (5.66) и (5.67) плотности тока катодного и анодно-
го процессов (уравнения (5.53) и (5.54)) можно преобразовать к виду:

1

1 1
1 1 Г 1 e exp ,– z

Ox
Gi zFk K a a –

RT

 
   

 
(5.68)

2

1 2
2 2 Г 2 exp–

Re d
Gi zFk K a – .

RT

 
   

 
(5.69)

Для нахождения взаимосвязи энергии активации процессов образования
переходных комплексов с потенциалом электрода А. Н. Фрумкиным было
предложено рассматривать окислительно-восстановительную реакцию
на электроде, протекающую при различных значениях потенциала, как се-
рию однотипных химических реакций. В рамках теории кислотно-основного
катализа для таких реакций Й. Н. Бренстедом было предложено правило,
распространенное позже М. Поляни и Н. Н. Семеновым на другие классы
химических реакций. Обобщенное правило Бренстеда–Поляни–Семенова
может быть сформулировано следующим образом: в ряду однотипных хими-
ческих реакций изменение энергии активации Гиббса составляет некоторую
долю  от изменения энергии Гиббса этой реакции. Математически это пра-
вило можно представить уравнением

(G) = –(G), (5.70)

где множитель , названный для электрохимических реакций коэффициен-
том переноса, представляет собой долю, а следовательно, может варьиро-
ваться в пределах от 0 до 1. Знак «минус» появляется вследствие того, что
для самопроизвольного процесса G принимает отрицательные значения,
тогда как энергия активации является положительной.
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Применяя правило Бренстеда–Поляни–Семенова (5.70) для реакций
на электроде, можно записать:

(G1
 ) = –к(G), (5.71)

(G2
 ) = –a(G), (5.72)

Разберем подробнее записанные соотношения (5.71) и (5.72). Для этого
рассмотрим энергетическую схему электрохимического перехода из окис-
ленной формы в восстановленную, и наоборот. Зависимость потенциальной
энергии реагирующей частицы от координаты реакции в первом приближе-
нии может быть описана кривой, близкой по форме к параболе (рис. 5.7).

Рис. 5.7. Зависимости кривых потенциальной энергии (1, 1, 2)
от координаты окислительно-восстановительного процесса

G

G

x

G

аG

G


G
1

1
1

2

Допустим, что кривая 1 на рис. 5.7 соответствует окисленной форме
при некотором значении электрического потенциала электрода, а кривая 2 –
восстановленной форме. Переход из окисленной формы в восстановленную
(катодный процесс) имеет энергию активации G

1 , а энергия активации
обратного перехода из восстановленной формы в окисленную (анодный
процесс) равна G

2 . Изменение энергии Гиббса реакции восстановления
(катодный процесс) при этом равно G, а обратного процесса (анодный
процесс) – тому же значению, но с обратным знаком –G. Из рис. 5.7
также очевидно, что

G
2  – G

1  = G. (5.73)
Такое выражение несложно получить из взаимосвязи константы равно-

весия с константами скоростей прямой и обратной реакций первого поряд-
ка и уравнения Аррениуса.
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При изменении потенциала электрода энергии участвующих в электро-
химической реакции частиц будут изменяться, т. е. кривые окисленной
и восстановленной форм будут перемещаться вдоль оси ординат параллель-
но самим себе. Для определения энергий активации нас интересует распо-
ложение кривых относительно друг друга. Поэтому если мы закрепим кри-
вую 2 относительно системы координат, то изменение потенциала будет
влиять только на местоположение кривой 1. Тогда при некотором значении
потенциала электрода кривая 1 может занять положение 1 (cм. рис. 5.7).
В этом случае энергии активации катодного и анодного процессов при фик-
сированном значении потенциала сравняются:

     G
1  = G

2  = G. (5.74)

Применим теперь правило Бренстеда–Поляни–Семенова к нашей сис-
теме при изменении потенциала от текущего (кривые 1 и 2) к тому, кото-
рый описывается кривыми 1 и 2.

Для катодного процесса получим:
 G

1  – G  = –к(G – 0). (5.75)

Для анодного процесса:
G

2  – G  = –a((–G) – 0). (5.76)

Учитывая, что потенциал электрода связан с энергией Гиббса протекаю-
щего процесса уравнением

    G = –zF, (5.77)

уравнения (5.75) и (5.76) несложно преобразовать к виду:

G
1  = G + кzF (5.78)

G
2  = G – azF (5.79)

Вычитая из уравнения (5.79) уравнение (5.78) и сравнивая полученный
результат с уравнением (5.73), несложно прийти к выводу, что

   a + к = 1. (5.80)

Подставив полученные G
1  и G

2 в уравнения (5.68) и (5.69), получим:

 
к

1Г e
1 1

1

e e ,
z G zF– –

RT RT
Ox

K a
i zFk a

  




(5.81)

 
a

2Г
2 2

2

e e
G zF–

RT RT
Re d

K
i zFk a .

  




(5.82)

Уравнения (5.81) и (5.82) называют частными поляризационными кри-
выми для катодного и анодного процессов соответственно.

5. Электрохимическая кинетика



309

В условиях равновесия скорости прямой и обратной реакций равны между
собой: 1 = 2, а следовательно, равны катодный и анодный токи. Такое
значение катодного и анодного тока в условиях равновесия называют током
обмена (i0):

i1 = i2 = i0. (5.83)

Принимая, что = р, можно приравнять правые части уравнений (5.81)
и (5.82):

 
к р a p

1 2Г e Г
1 2

1 2

e e e e
z zF zFG G– – –

RT RT RT RT
Ox Re d

K a K
zFk a zFk a .

     

 
 

(5.84)

Обозначив все постоянные величины в левой и правой частях уравне-
ния (5.84) соответственно Kк и Kа, можно упростить его запись:

к р a р

0 к аe = e
zF zF

–
RT RT

Ox Re di K a K a .
   

 (5.85)

Путем несложных математических преобразований, приведенных ниже,
можно решить уравнение (5.85) относительно равновесного значения потенциала
электрода (р):

    
к р a р

к

а

e e
zF zF

Ох RT RT

Re d

аK .
K а

   

  (5.86)

С учетом уравнения (5.80):

  
к a р р( )

к

а

e e ,
zF zF

Ох RT RT

Re d

аK
K а

    

   (5.87)

   р к

a

ln + ln ,Ox

Re d

zF aK
RT K a
    

    
   

(5.88)

окончательно получаем:

 к
р

а

ln ln Ох

Re d

аRT K RT .
zF K zF а

   
     

   
(5.89)

Обозначив первое слагаемое правой часть уравнения (5.89) как0
O x/Red

(в него входят только константы), получаем известное уравнение Нернста
для равновесного потенциала электрода:

 0
/ / ln Ох

Ox Re d Ox Re d
Re d

аRT .
zF а

 
     

 
(5.90)
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Значение стандартного электродного потенциала будет тем более по-
ложительным, чем больше константа Kк отвечающая за катодный процесс,
и тем более отрицательным, чем больше Kа. Действительно, чем более по-
ложительным является значение потенциала, тем более выгодно протека-
ние на нем процесса восстановления, и наоборот, чем более отрицательным
является значение электрического потенциала, тем более выгоден процесс
окисления.

При смещении электродного потенциала в отрицательную или положи-
тельную стороны относительно равновесного состояния значения катодно-
го и анодного токов перестают быть равными, и через электрод начинает про-
текать ток, значение которого представляет собой разность:

    i = i2 – i1. (5.91)

Подставляя значения катодного и анодного токов (уравнения (5.81) и (5.82)),
с учетом принятых обозначений констант в уравнении (5.89), получим:

 
к рa

а кe – e
zFzF –

RT RT
Re d Охi K a K a .

  

 (5.92)

Теперь правую часть уравнения (5.92) умножим и разделим на значе-
ние тока обмена i0, подставив в знаменателе его выражения в соответст-
вии с формулой (5.85):

   
a к

a p к p0
e e

e e

zF zF–
RT RT

zF zF
–

RT RT

i i – .

   

   

 
   
  

(5.93)

Выражая частное от деления каждой из дробей в скобках, можно
записать:

 
a р к р( ) ( )

0 e e
zF – zF –

–
RT RTi i – .

      
   

 
(5.94)

Заменяя разность потенциала текущего и равновесного через перена-
пряжение  в соответствии с (5.49), получаем уравнение

    
a к

0 e e ,
zF zF–

RT RTi i –
 

  
  

 
(5.95)

называемое полным уравнением поляризационной кривой.
График зависимости плотности отнесенного к току обмена как функции

перенапряжения представлен на рис. 5.8.
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Из уравнения (5.94) следует, что при катодной поляризации, когда  < р,
плотность тока будет иметь отрицательное значение, iк < 0, и наоборот, в
случае анодной поляризации при > р плотность тока больше нуля, iа > 0.

При малых значениях сдвига потенциала относительно его равновесно-
го значения (мало) степенную функцию ex можно разложить в ряд и ог-
раничиться ее первыми двумя членами:

  ex = 1 + x. (5.96)
С учетом этого допущения уравнение (5.95) можно упростить:

   a к
0 0 a к 01 + 1 = (zF zF zF zFi i – i ) i .

RT RT RT RT
            

 
(5.97)

Таким образом, при малом значении  зависимость плотности тока
от перенапряжения является прямолинейной. Полученное уравнение можно
преобразовать, выразив значение перенапряжения от плотности тока, про-
текающего через электрод:

  
0

RT i .
zF i

  (5.98)

Сравнивая полученное уравнение (5.98) с традиционной записью закона
Ома U = I  R, можно заключить, что множитель в правой части уравнения
перед плотностью тока имеет физический смысл сопротивления:

п
0

1RTR .
i zF i


 

 (5.99)

Рис. 5.8. Зависимость плотности тока, отнесенного к плотности тока обмена,
от перенапряжения (полная поляризационная кривая)

при выполнении условия а = к = 0.5
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Такое сопротивление Rп при переносе зарядов постоянному току через
электрод (при прохождении границы раздела «электрод – электролит») назы-
вают поляризационным сопротивлением.

При больших смещениях потенциала электрода от равновесного зна-
чения можно рассмотреть отдельно катодную и анодную ветви кривой.
Действительно, при смещении потенциала сильно в отрицательную сторо-
ну ( << 0) первое слагаемое в уравнении (5.95) будет стремиться к нулю

ае 0zF
RT
  

 
, и тогда плотность тока будет определяться только катодной

составляющей:
    

к

0e
zF–

RTi i .
 

 (5.100)
С другой стороны, при сдвиге потенциала электрода в положительную

сторону относительно равновесного значения (>> 0) пренебрежимо ма-
лым становится второе слагаемое уравнения (5.95):

     
а

0e
zF

RTi i .
 

 (5.101)

Полученные уравнения (5.100) и (5.101) несложно решить относительно
перенапряжения. Для этого необходимо прологарифмировать их (взяв
при этом отрицательное значение катодного тока по абсолютной величине):

к
к 0ln ln ,zFi i –

RT


  (5.102)

 a
a 0ln ln zFi i .

RT


   (5.103)

И далее выразим из них перенапряжение, переведя одновременно на-
туральные логарифмы в десятичные:

  к 0 к
к к

2 303 2 303= lg lg ,. RT . RTi – i
zF zF
 


 

(5.104)

  а 0 a
а а

2 303 2 303= lg lg. RT . RT– i i .
zF zF
 

 
 

(5.105)

Полученные уравнения (5.104) и (5.105) фактически совпадают с урав-
нением Тафеля (5.49) и позволяют рассчитать коэффициенты a и b. Необхо-
димо заметить, что в любых термодинамических выражениях величины под ло-
гарифмом должны быть безразмерными. Это означает, что надо брать неко-
торые относительные значения (нормированные на выбранные стандартные).
С другой стороны, для сохранения верного равенства достаточно значения
плотности тока и тока обмена взять с одинаковой размерностью, так как
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при вынесении общего множителя разность логарифмов может быть преоб-
разована в логарифм отношения плотности тока к плотности тока обмена,
и тогда под логарифмом получится безразмерная величина. В электрохимичес-
кой литературе общепринятым является использование размерных величин плот-
ностей тока и тока обмена, выраженных в А/м2, для уравнений (5.104) и (5.105).

Для процесса выделения водорода (z = 1) коэффициент b в уравнении
Тафеля хорошо согласуется с наблюдаемым в эксперименте, если принять
а = к = 0.5. При комнатной температуре

 2 303 0 058. RT . .
F


 (5.106)

Тогда

   
2 303 0 116 В

0 5
. RTb . .

. F
  (5.107)

На практике коэффициенты переноса к и а находят по углам наклона
прямолинейных участков зависимости в полулогарифмических координатах
« – lgi»:

  к
к

к к

d 2 303 ,
dlg

. RTb –
i zF

 
 


(5.108)

   а
а

а а

d 2 303
dlg

. RTb .
i zF

 
 


(5.109)

Экстраполяция прямолинейных участков зависимостей, на которых
выполняется уравнение Тафеля, на ось абсцисс, соответствующую нулево-
му перенапряжению, позволяет рассчитать плотность тока обмена, так как
дает значение lgi0 (рис. 5.9).

Рис. 5.9. Зависимости перенапряжения от логарифма плотности тока,
проходящего через амальгамный кадмиевый электрод,

находящийся в водном растворе: CdSO4 (0.005 моль/л) + K2SO4 (0.4 моль/л)

–

–0.08

2.4

–0.04

0.00
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0.08

1.60.8 lgi
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Понятно, что коэффициент a в уравнении Тафеля:

к 0
к

2 303= lg ,. RTа i
zF



(5.110)

    а 0
а

2 303= lg ,. RTа – i
zF



(5.111)

зависит не только от химической природы электрода, но и от степени
механической обработки его поверхности, так как от этого будет зависеть
ток обмена или, иными словами, кинетика гетерогенной окислительно-вос-
становительной реакции даже в условиях электрохимического равновесия.

5.4.2. Анализ полной поляризационной кривой
О. А. Есиным был предложен анализ полной поляризационной кривой,

который позволяет не выделять прямолинейный участок, отвечающий урав-
нению Тафеля. Для этого необходимо преобразовать уравнение (5.95).
Возможны два варианта преобразования. В первом случае вынесем за скоб-
ки первый член в уравнении (5.95):

    
к

a

а0
ee 1
e

zF–zF RT
RT

zF
RT

i i – .









 
    
 

(5.112)

Частное от деления в скобке может быть представлено иначе:

   
a к а( )

0e 1 e
zF zF–

RT RTi i – .
   

  
  

 
(5.113)

А с учетом уравнения (5.80) получаем:

a

0e 1 e
zF zF–

RT RTi i – .


  
  

 
(5.114)

Перенесем сомножитель в скобке в левую часть уравнения:

a

0e ,
1 e

zF
RT

zF–
RT

i i
–







 
 
 

(5.115)

и прологарифмируем его:
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a
0ln ln + .

1 e
zF–
RT

zFi i
RT

–


 
 

     
  
   

(5.116)

Для перевода натуральных логарифмов в десятичные разделим обе части
уравнения на 2.303 и обозначим полученную функцию как Y:

  a
0= lg lg + .

2 303
1 e

zF–
RT

zFiY i
. RT

–


 
 

     
  
   

(5.117)

Второй вариант преобразований аналогичен, но на первой стадии за скоб-
ки выносится второй член в уравнении (5.95):

   
а

к

к0
ee 1 ,
e

zF
zF RT–

RT
zF–

RT

i i –









 
    
 

(5.118)

       
к а к( )

0e e 1 ,
zF zF–

RT RTi i –
   

  
  

 
(5.119)

к

0e e 1 ,
zF zF–

RT RTi i –


  
  

 
(5.120)

к

0e ,
e 1

zF–
RT

zF
RT

i i
–







 
 
 

(5.121)

 к
0ln ln ,

e 1
zF
RT

i zFi –
RT

–


 
 

     
  
   

(5.122)
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  к
0= lg lg

2 303
e 1

zF
RT

i zFY i – .
. RT

–


 
 

     
  
   

(5.123)

Левые части уравнений (5.117) и (5.123), обозначенные как Y и Y ,
могут быть рассчитаны с использованием экспериментальных данных
для изучаемой электрохимической реакции (измеренных плотностей тока
при соответствующих значениях перенапряжения – i, ). Анализируя пра-
вые части уравнений (5.117) и (5.123), видим, что они представляют собой
прямолинейные зависимости от перенапряжения . На рис. 5.10 приведены
такие прямолинейные зависимости в координатах Y = f () или Y = f (),
полученные из экспериментальных данных.

Рис. 5.10. Поляризационные кривые в координатах Есина,
полученные при пропускании тока через амальгамный цинковый электрод

в растворе перхлората цинка в диметилформамиде

–, В0.06

–1.6

lgi0

0.030.00–0.03–0.06

–1.2

–0.8

–0.4

0.0

0.4 iк

iа

Y,  Y 

Очевидно, что при = 0 прямые пересекаются между собой и с осью
ординат, позволяя рассчитать ток обмена: Y = Y  = lgi0. Тангенсы углов
наклона прямых могут быть использованы для расчета коэффициентов
переноса к и а:

  a ,
2 303

zFY
. RT



  (5.124)

 к

2 303
Y zF– .

. RT
 


 
(5.125)
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5.4.3. Влияние строения двойного электрического слоя
на кинетику электродных реакций
В теории образования потенциала и строения двойного электрического

слоя было показано, что при одном и том же значении электродного потен-
циала строение двойного электрического слоя может быть различным.
Распределение скачков потенциала в плотной и диффузионной частях двой-
ного электрического слоя может варьироваться при изменении ионной силы
раствора, зависеть от наличия поверхностно-активных веществ. В соответ-
ствии с уравнением Нернста (5.90) потенциал электрода при определенных
условиях (Т, p) зависит от активности потенциалобразующих ионов, хотя
при этом строение двойного слоя может варьироваться. Общий скачок по-
тенциала на границе раздела «электрод–электролит» () складывается
из скачка потенциала в плотной части () и диффузной части () (рис. 5.11):

     =  + . (5.126)

Рис. 5.11. Строение двойного электрического слоя и скачки потенциала:
– общий электродный потенциал; – скачок потенциала в плотной части ДЭС;

– диффузная часть ДЭС







хl = ri

l = ri

При определении влияния строения двойного электрического слоя на ки-
нетику электродной реакции будем следовать логике вывода основного уравне-
ния в рамках рассмотренной выше в п. 5.4.1 теории замедленного разряда.

В рассматриваемой окислительно-восстановительной реакции участвуют
ионы, находящиеся на поверхности электрода:

  Oxs + ze = Reds, (5.127)
т. е. в плотной части двойного электрического слоя. Для того чтобы ион
из глубины раствора попал на поверхность, он должен совершить работу,
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связанную с преодолением диффузионной части двойного электрического
слоя. Следовательно, активность ионов на поверхности можно связать с ак-
тивностью в глубине раствора следующим соотношением:

  , e ,
Oxz F–
RT

Ox s Oxа a


 (5.128)

 , e ,
Redz F–
RT

Re d s Re dа a


 (5.129)

где zOx и zRed – это заряды ионов в окисленной и восстановленной формах
соответственно. По сути, произведение в числителе показателя степени
соответствует электрической работе по переносу зарядов 1 моля ионов, про-
ходящих через диффузионный слой со скачком потенциала .

С другой стороны, ионы на поверхности, участвующие в электрохими-
ческой реакции, находятся в плотной части двойного электрического слоя,
в котором скачок потенциала можно представить как

     =  – . (5.130)

Не повторяя основ вывода, представленного в п. 5.4.1, можно остано-
виться на записи уравнений для катодного и анодного токов, (5.81) и (5.82),
с учетом особенностей, учитывающих строение двойного электрического
слоя в соответствии с уравнениями (5.128), (5.129) и (5.130). Модифициро-
ванные уравнения тогда принимают следующую форму:

  
к ( )

1 к e e ,
Oxz F zF –– –
RT RT

Oxi K a
   

 (5.131)

 
a ( )

2 a e e
Re dz F zF ––
RT RT

Re di K a .
   

 (5.132)

Здесь уместно опять рассмотреть случай состояния равновесия = р,
когда

    
к р a р( ) ( )

1 2 к а: e e = e e ,
* ** *

Ox RedzF – zF –z F z F– – –
RT RT RT RT

Ox Redi i K a K a
      

  (5.133)

где * представляет значение скачка потенциала диффузионного слоя двой-
ного электрического слоя при условии = р. Как и в предыдущем случае,
решим это уравнение относительно равновесного значения потенциала р.
Для этого соберем все члены уравнения, содержащие р в левой части:

    
к р a p( ) ( )

к
0

а

e e = e e = ,
* * * *

Red OxzF – zF – z F z F–OxRT RT RT RT

Re d

aK i
K a

       

(5.134)
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и проведем стандартные математические преобразования, с учетом, что
а + к = 1:

 
p( ) ( )

к

а

e = e
* *

Red OxzF – z – z F
OxRT RT

Re d

aK .
K a

  

(5.135)

Очевидно, что разность зарядов ионов в окисленной и восстановленной
форме численно равна числу электронов, участвующих в окислительно-
восстановительной реакции:

   zOx – zRed = z. (5.136)

Тогда с учетом этого получим:

   
p

к

а

e e = e
* *zF zF zF– –OxRT RT RT

Re d

aK
K a

  

(5.137)

или

  
p

к

а

e = ,
zF

OxRT

Re d

aK
K a



(5.138)

и, следовательно, вновь приходим к выражению типа уравнения Нернста
для равновесного потенциала электрода:

  
к

р
а

= ln ln Ox

Re d

aRT K RT .
zF K zF a

  (5.139)

Можно заключить, что строение двойного электрического слоя не влия-
ет на значение равновесного потенциала, или, что при одном и том же
значении потенциала структура двойного электрического слоя может быть
различной.

В условиях, отличающихся от равновесных, значение плотности тока
будет определяться разностью анодного и катодного токов:

 
a к( ) ( )

a кe e – e e
Red Oxz F zF – z F zF –– – –
RT RT RT RT

Re d Oxi K a K a .
       

   (5.140)

Далее аналогично тому, как это было сделано в п. 5.4.1, разделим и умно-
жим правую часть уравнения (5.140) на значение тока обмена i0, принимая
во внимание уравнение (5.133):

a a к к

a p к pa к
0

e e e e e e

e e e e e e

Red Ox

* * * *
Red Ох

zFz F zF zF z F zF– – – –
RT RT RT RT RT RT

zF zFz F zF z F zF– – – –
RT RT RT RT RT RT

i i – .

        

        

 
      

     

 (5.141)
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Проведем почленное деление однотипных членов уравнения в каждой
из дробей:

a р к рa к ( )( ) ( )( ) ( ) ( )

0 e e e e e e ,
** * *

Red Ox zF –zF – zF –z F – zF – z F –– – – –
RT RT RT RT RT RTi i –

              
     
  

(5.142)

и упростим полученное выражение, объединяя первый и третий сомножи-
тель в каждом слагаемом в скобке, а также принимая, что  – р = :

 
a a к к( ) ( ) ( ) ( )

0 e e e e
* *

Red Oxz z F – zF z – z F – zF– – –
RT RT RT RTi i – .

           
   

  
(5.143)

Покажем, что первые сомножители двух слагаемых в скобке уравне-
ния (5.143) равны друг другу, т. е. что

    zRed + аz = zOx – кz (5.144)

является тождеством. Для этого преобразуем уравнение (5.144):

   аz + кz = zOx – zRed. (5.145)

С учетом уравнения (5.136):

  z(а + к) = z. (5.146)

И в итоге, помня, что а + к = 1, приходим к тождеству z = z.
Таким образом, в уравнении (5.137) можно произвести замену одного

из сомножителей, вынести его за скобки:

   
a a к( ) ( )

0e e e
*

Redz z F – zF zF– –
RT RT RTi i – .

        
  

 
(5.147)

Сравнивая уравнение (5.147) с полученным ранее без учета строения
двойного электрического слоя уравнением (5.95), видим, что в нем появ-

ляется дополнительный множитель 
a( ) ( )

e
*

Redz z F ––
RT

   

, содержащий значение

скачка потенциала в диффузионной части двойного электрического слоя.
Так как плотность тока характеризует скорость электрохимической реак-
ции на электроде, можно сделать вывод, что строение двойного электри-
ческого слоя оказывает влияние на кинетику процесса.
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Контрольные вопросы и задания

1. Перечислите особенности электрохимических процессов. Дайте определение
термину «поляризация электрода». Получите уравнение, связывающее скорость
электрохимического процесса с плотностью тока, протекающего через электрод.
Что понимают под током обмена? Какие составляющие входят в величину «напря-
жение разложения электролита»?

2. Какая из стадий электрохимического процесса является лимитирующей при кон-
центрационной поляризации? Что называют предельным диффузионным током? Вы-
ведите основное уравнение для расчета концентрационной поляризации. В чем суть
метода полярографии с ртутным капающим и дисковым электродами? Перечислите
достоинства и недостатки метода.

3. Запишите уравнение Тафеля. Какой из коэффициентов в уравнении Тафеля за-
висит от природы материала электрода?

4. Сформулируйте основные положения теории замедленного разряда Фольмера
и Эрдей-Груза. Приведите вывод основного уравнения теории. Влияет ли строение
двойного электрического слоя на кинетику электрохимических процессов? Ответ
поясните.

5. Каковы минимальные (определяемые термодинамикой) потенциалы, при кото-
рых из водных растворов с активностью соответствующего иона металла, равной
единице, может выделяться: а) цинк; б) медь?

6. Чем определяется значение предельного диффузионного тока? Поясните ответ
соответствующими формулами.

7. Почему медь, в отличие от цинка и олова, не вытесняет водород из растворов
разбавленных кислот?

8. Вычислите плотность тока анодного растворения никеля в 0.1 н растворе NiCl2
при 25 °С, если перенапряжение на аноде равно 0.1 В, а плотность тока обмена
на никеле в этом растворе i0 = 10–4 A/м2. Коэффициент переноса анодного процесса
 = 0.50. До какого значения изменится плотность анодного тока при перенапряжении
0.15 В?

9. Вычислите потенциал разложения ZnSO4, если перенапряжением цинка на като-
де можно пренебречь, а перенапряжение кислорода на аноде принять равным 0.46 В.

10. Вычислите скорость разряда иона гидроксония на свинцовом электроде
из 0.1 н раствора HCl при потенциалах электрода Е1 = –0.9 В; Е2 = –1.3 В и Е3 = Ер,
если при 25 °С коэффициенты уравнения Тафеля соответственно равны: а = 1.54 В
и b = 0.130 В. Коэффициент активности 0.1 н раствора HCl равен: ± = 0.796.

11. Вычислите потенциал разложения Cu(NO3)2, если перенапряжением меди на ка-
тоде можно пренебречь, а перенапряжение кислорода на аноде принять равным 0.46 В.

12. Вычислите ток обмена i0 и ток, проходящий через катод, для реакции разряда
иона Н3О

+ на ртутном электроде площадью в 3  10–3 м2, если перенапряжение на като-
де равно 0.60 В, а коэффициенты в уравнении Тафеля равны: а = 1.41 В и b = 0.116 B.

Контрольные вопросы и задания
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