 Тема: Первоначальные понятия электрохимии
Первым толчком к развитию электрохимии, постепенно выделившуюся в самостоятельную отрасль химической науки, послужили опыты Л.Гальвани (1771г.), который обнаружил, что при наложении на препарированную лягушку двух разных металлов, соединённых проводником, происходит сокращение ее мышц. Позднее А.Вольта (1800г.) сконструировал первый медно-цинковый гальванический элемент, названный так в честь Л.Гальвани. Дальнейшие электрохимические исследования приобрели еще больший размах после создания В.Риттером (конец XVIIIв.) простейшего аккумулятора, с помощью которого проводились эксперименты по разложению воды на водород и кислород методом электролиза и нанесение гальванопокрытий на металлы. На основании этих и многих других опытов электрохи́мию стали считать разделом химической науки, в котором исследуются процессы окисления и восстановления, протекающие на пространственно-разделённых электродах, перенос ионов и электронов, – т.е. электрохимические процессы. В настоящее время электрохимию определяют так:
[bookmark: sl1]Электрохимия – это наука, которая изучает электрохимические процессы и физико-химические свойства ионных систем (растворов, расплавов и твердых электролитов).
Предметом изучения электрохимии является электрохимический процесс и электрохимическая система.
[bookmark: sl2]Электрохимический процесс называется явление, протекающие с участием заряженных частиц на границе раздела фаз между электронными и ионными проводниками.
Электрохимические процессы условно делятся на две основные группы по таким отличительным признакам:
преобразование химической энергии в электрическую, при котором за счет химической окислительно-восстановительной реакции возникает разность потенциалов и выполняется работа;
преобразование электрической энергии в химическую, при котором под воздействием электрического тока протекают химические реакции.
[bookmark: sl3]Электрохимическая система - это совокупность всех веществ, принимающих участие в конкретном электрохимическом процессе.
Электрохимическая система обязательно содержит окисленную и восстановленную формы, которые в общем случае обозначаются соответственно Ох и Red. Для условной записи электрохимической системы сначала указывают окисленную форму, а затем через косую черту − восстановленную (Ох/Red), например:
[image: https://dl.sumdu.edu.ua/textbooks/109129/329161/image_0.png]
Поскольку электрохимические процессы имеют окислительно-восстановительную природу, они всегда сопровождаются перемещением электронов от одних частей системы к другим. Однако в отличие от обычного окислительно-восстановительного взаимодействия, которое происходит одновременно во всем реакционном объеме, электрохимические процессы протекают на границе раздела двух контактирующих фаз − электронного и ионного проводников (т.е. проводников соответственно первого и второго рода).
[bookmark: sl4]Электрохимическая система, возникающая при контакте электронного и ионного проводников, называется электрод.
[bookmark: sl5][bookmark: sl6]Электрод, на котором протекает окисление, называется анод, а тот электрод, на котором происходит восстановление − катод.
[bookmark: p2]Двойной электрический слой
При контакте электропроводящей и ионнопроводящей фаз (например, система металл – раствор его соли) происходит переход заряженных частиц через границу раздела. Даже при погружении металлической пластинки в дистиллированную воду ионы металла под действием полярных молекул воды тоже могут отрываться от поверхности и гидратированными переходить в жидкость. Движущей силой этого явления служит стремление электрохимической системы к состоянию термодинамического равновесия и возрастанию энтропии при растворении (S>0).
Переход заряженных частиц из одной фазы в другую сопровождается нарушением баланса зарядов в каждой фазе и вызывает возникновение двойного электрического слоя.
[bookmark: sl7]Двойной электрический слой (ДЭС) – это тонкий слой пространственно разделенных электрических зарядов противоположных знаков, образование которых на границе раздела фаз сопровождается возникновением разности потенциалов.
Механизм возникновения ДЭС обусловливается совокупностью многих отдельных процессов, каждый из которых зависит от влияния определенных факторов: природы металла и состояния его поверхности, состава и концентрации электролита, температуры, скорости диффузии, количества растворенного в жидкой фазе газа и т.п. В реальных условиях ДЭС возникает одновременно по нескольким параллельным схемам, но наиболее часто реализуется ионногенный механизм.
Двойной электрический слой оказывает существенное влияние на скорость протекания электродных процессов, прочность дисперсных систем, смачиваемость твердых тел, адсорбцию, коэффициент трения и другие физико-химические свойства межфазных границ.
[bookmark: p3]Электродные потенциалы
Разность потенциалов, возникающая в двойном электрическом слое на границе металл–раствор, является количественной характеристикой ДЭС и называется электродным потенциалом (обозначается символами ε или φ), который может приобретать положительные или отрицательные значения.
[bookmark: sl9]Электродный потенциал - разность электростатических потенциалов, возникающая между электродом и электролитом при их контакте.
Абсолютное значение электродного потенциала ε измерить невозможно, поскольку введение любых измерительных приборов неминуемо приводит к появлению новой контактной разности потенциалов. Поэтому необходимо иметь эталонный электрод, чтобы относительно него определить электродные потенциалы всех электрохимических систем. С этой целью созданы электроды сравнения, в качестве которых наиболее часто применяются водородный, хлорсеребряный, каломельный или хингидронныйэлектроды.
[bookmark: sl10]Важнейший среди них – стандартный водородный электрод
При стандартных условиях[image: https://dl.sumdu.edu.ua/textbooks/109129/329161/image_14.png] потенциал стандартного водородного электрода принят равным нулю:
[image: https://dl.sumdu.edu.ua/textbooks/109129/329161/image_15.png]
Чтобы определить электродный потенциал любой окислительно-восстановительной системы, собирают гальванический элемент из двух полуэлементов – стандартного водородного электрода и исследуемого электрода (рис. 1).
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Рисунок 1 – Схема установки для измерения электродных потенциалов: 1 – водородный электрод, 2 и 4 – сифоны, 3 – исследуемый металлический электрод
Поскольку электродный потенциал водородного электрода равен нулю, электродный потенциал окислительно-восстановительной системы, который требуется измерить (например, некоторого металла [image: https://dl.sumdu.edu.ua/textbooks/109129/329161/image_17.png] равен наблюдаемой электродвижущей силе Е гальванического элемента, состоящего из испытуемого полуэлемента и водородного электрода сравнения:
[image: https://dl.sumdu.edu.ua/textbooks/109129/329161/image_18.png]
В паре со стандартным водородным электродом металл относительно него может заряжаться отрицательно или положительно. В зависимости от этого электродному потенциалу металла приписывают знак минус или плюс соответственно.
На значение электродных потенциалов влияют разные факторы (природа металла и электролита, температура и концентрация раствора и т.п.), поэтому для сравнительной характеристики химической активности металлов необходимо знать их потенциалы, измеренные при одинаковых, стандартных, условиях.
[bookmark: sl11]Стандартный электродный потенциал металла ε0  - это потенциал, измеренный относительно стандартного водородного электрода при стандартных условиях и активности ионов металла в растворе 1моль/л.
Значение стандартных электродных потенциалов для известных металлов приводятся в специальных справочниках (табл. 1).
Таблица 1 – Стандартные электродные потенциалы
[image: https://dl.sumdu.edu.ua/textbooks/109129/329161/image_19.png]
Если электрохимический процесс протекает в растворах на инертных электродах с участием сложных ионов, воды и продуктов ее диссоциации (ионов Н+ в кислой среде или ОН− − в щелочной), то электродный потенциал возникает по адсорбционному механизму. Для таких электрохимических систем тоже определены стандартные электродные потенциалы, например:
[image: https://dl.sumdu.edu.ua/textbooks/109129/329161/image_20.png]
Значение стандартных электродных потенциалов характеризуют силу окислителей и восстановителей: чем выше величина ε0, тем более активным окислителем является окисленная форма электрохимической системы, и наоборот, чем ниже значение ε0, тем более активным восстановителем является восстановленная форма.
[bookmark: p4]Электрохимический ряд напряжений металлов
Мерой электрохимической активности металла служит энергия, необходимая для выполнения работы по преобразованию металла из твердого кристаллического состояния в состояние гидратированных ионов в растворе. Эта энергия определяется суммой трех составляющих:
энергия атомизации, которая расходуется для переведения металла из кристаллической структуры в состояние изолированных атомов и зависит от прочности кристаллической решетки;
энергия ионизации, которая затрачивается для отрыва валентных электронов от свободных атомов металла и зависит от строения атома и положения элемента в периодической системе;
энергия сольватации, которая выделяется при сольватации ионов металла и обусловливается электронной структурой, радиусом и зарядом иона, а также природой растворителя.
Общая энергия преобразования металла из кристаллического состояния в гидратированные ионы в растворе зависит от соотношения отдельных составляющих. Чем меньше эта энергия, тем более отрицателен стандартный электродный потенциал (табл. 1) и, соответственно, тем активнее проявляет себя металл в электрохимических процессах.
[bookmark: sl13]Последовательность размещения металлов в порядке возрастания стандартных электродных потенциалов, которому отвечает уменьшение электрохимической активности металлов, называется электрохимический ряд напряжений металлов
[image: https://dl.sumdu.edu.ua/textbooks/109129/329161/image_32.png]
 
Принимая во внимание суть электрохимической активности, можно объяснить, почему взаимное размещение металлов в ряду напряжений не всегда согласовывается с их положением в периодической системе. Например, справедливо было бы ожидать, что в соответствии с размещением в периодической системе Калий будет проявлять более высокую химическую активность, чем Литий, а Купрум и Цинк должны иметь сходные свойства. Однако в электрохимическом ряду напряжений Li стоит перед K, а Zn − перед Cu. Причина этого кажущегося противоречия объясняется так. Несмотря на то, что энергия атомизации и энергия ионизации Лития выше, чем соответствующие величины для Калия, меньший по размерам ион Li+ создает вокруг себя более сильное электрическое поле, поэтому и гидратируется с выделением большей энергии. Вследствие этого общая энергия преобразования Лития из кристаллического состояния в гидратированные ионы оказывается меньшей, а стандартный электродный потенциал – более отрицательным, чем у Калия.
Купрум и Цинк не очень отличаются по значениям как энергии ионизации, так и энергии гидратации. Однако благодаря более прочной кристаллической решетке медь характеризуется более высокой энергией атомизации, поэтому и общая энергия преобразования меди из кристаллического состояния в гидратированные ионы в растворе будет намного большей, а ее стандартный электродный потенциал – более положительным, чем у цинка.
В отличие от периодической системы элементов ряд напряжений не дает всесторонней характеристики свойств металлов, а определяет лишь окислительно-восстановительную способность системы «металл−ион металла» при стандартных условиях. Однако из анализа электрохимического ряда напряжений металлов вытекает несколько важных выводов.
Металлы, стандартные электродные потенциалы которых ниже, чем −0,413В, термодинамически способны вытеснять водород из воды, например:
[image: https://dl.sumdu.edu.ua/textbooks/109129/329161/image_33.png]
Но те активные металлы [image: https://dl.sumdu.edu.ua/textbooks/109129/329161/image_34.png]которые размещаются в ряду напряжений после Mg, при обычных условиях с Н2О не взаимодействуют, поскольку защищены нерастворимыми в воде оксидными пленками, покрывающими поверхность металла.
Металлы, стоящие в ряду напряжений до Н2, вытесняют водород из кислот-неокислителей (HCl, H3PO4, CH3COOH, разбавленная H2SO4 и т.п.), например:
[image: https://dl.sumdu.edu.ua/textbooks/109129/329161/image_35.png]
Для металлов, которые находятся в ряду напряжений после Mg, характерна закономерность: более активный металл вытесняет менее активный из раствора его соли (рис. 2). Или в общем случае металл, располагающийся ближе к началу ряда напряжений, вытесняет другой металл, стоящий правее, из раствора его соли, например:
Cu + 2AgNO3 → 2Ag↓ + Cu(NO3)2.
 
[image: https://dl.sumdu.edu.ua/textbooks/109129/329161/image_36.png]
Рисунок 2 – Вытеснение катионов Ag+ из раствора AgNO3 а) погружение медной пластинки в раствор соли AgNO3; б) после реакции на медной пластинке отчетливо виден налет серебра и изменение цвета раствор, обусловленного образованием окрашенной соли Cu(NO3)2
Металлы, расположенные в ряду напряжений до Mg, настолько активны, что в водных растворах солей взаимодействуют не с солью, а с водой.
При протекании реакций в растворах электролитов восстановительные свойства металлов уменьшаются от начала ряда напряжений, а окислительные свойства катионов металлов, наоборот, − от конца ряда. Так, металлы Li, Na, Mg, Zn проявляют сильные восстановительные свойства и легко окисляются, а катионы Pt2+, Au3+, Ag+, Cu2+ являются сильными окислителями, которые быстро восстанавливаются до свободных металлов.
Домашнее задание:
1 Прочитать лекцию;
2. Составить и выучить краткий конспект;
[bookmark: _GoBack]3. Письменно ответить на вопросы:
1. Дайте определение электрохимическим процессам.
2. [image: ]Что такое электрод?
3. Напишите выражения для законов Фарадея
4. Что такое электродный потенциал?
5. Потенциал какого электрода принят за нуль?
6. От каких параметров зависит величина электродного потенциала?
7. Что такое стандартный электродный потенциал?
8. Как записывается уравнение Нернста для электродов типа Ме Ме
9. Что такое гальванический элемент?
10. Какой электрод в гальваническом элементе называется анодом? Какой электрод называется катодом?

Выполнить задание в день получения, фотоотчёт отправить на электронный адрес: bolshuhina.irina2016@yandex.ru.
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