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ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ 

1.1. Общие понятия 

Окислительно-восстановительными называются реакции, сопровождающиеся 
изменением степени окисления (СО) атомов или ионов, входящих в состав реаги-
рующих веществ. 

Под степенью окисления принимается условный заряд атома в молекуле или 
ионе, который определяется из допущения, что общая электронная пара в химиче-
ском соединении полностью смещена в сторону более электроотрицательного 
атома. Молекула же в целом электронейтральна. Иными словами: степень окис-
ления – это тот условный заряд, который приобрёл бы атом элемента, если пред-
положить, что он принял или отдал то или иное число электронов. 

Окисление-восстановление – это единый взаимосвязанный процесс. Окисле-
ние приводит к повышению степени окисления восстановителя, а восстановление 
– к её понижению у окислителя.  

Атом того или иного элемента в своей высшей степени окисления не может её 
повысить (отдать электроны) и проявляет только окислительные свойства, а в 
своей низшей степени окисления не может её понизить (принять электроны) и 
проявляет только восстановительные свойства. Атом же элемента, имеющий про-
межуточную степень окисления, может проявлять как окислительные, так и вос-
становительные свойства. Например, СО азота в соединения NH3, HNO2, HNO3 
соответственно равна:  –3 (низшая), +3 (промежуточная), +5 (высшая);  СО серы в 
соединениях H2S, H2SO3 и H2SO4 соответственно равна:  –2 (низшая), +4 (проме-
жуточная), +6 (высшая). Отсюда NH3 и H2S – только восстановители; HNO3 и 
H2SO4 – только окислители; HNO2 и H2SO3 – окислители или восстановители в за-
висимости от природы реагирующих с ними веществ. 

Для определения СО какого-либо атома в молекуле или ионе можно восполь-
зоваться табл. 1, где даны степени окисления атомов элементов, наиболее часто 
встречающихся в соединениях. 

Таблица 1 
Степень окисления (СО) атомов некоторых элементов 
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1.2.  Задания для самостоятельного решения 

Варианты окислительно-восстановительных процессов приведены в табл. 2. 
Для решения данного контрольного задания необходимо изучить теоретиче-

ские вопросы по теме [1, 2] и иметь представления о следующих понятиях: сте-
пень окисления (СО) элементов, понятие об окислителе и восстановителе, процес-
сах окисления-восстановления, методах составления уравнений окислительно-
восстановительных реакций. 

При выполнении задания следует учитывать приведённые ниже общие реко-
мендации. 

1.2.1. По заданной схеме, в соответствии с номером варианта 
(табл. 2) составить молекулярное уравнение окислительно-
восстановительного процесса, подобрав в нём стехиометрические коэф-
фициенты методом электронно-ионного баланса, используя схему уча-
стия частиц среды в процессах окисления и восстановления (табл. 3) . 

1.2.2. Указать вещества – окислитель и восстановитель, а также 
полуреакции окисления и восстановления, составляющие данный про-
цесс в целом. 

1.2.3. Все этапы решения (подбора коэффициентов) выписать 
без сокращений, обосновать их применением соответствующих прин-
ципов (см. примеры 1–3). 

1.2.4. Полученные ионно-молекулярное и молекулярное урав-
нения выписать после всех приведённых расчётов и действий в конце, 
как ответ по заданию. 

 
Таблица 2 

Схемы окислительно-восстановительных реакций 

№  
варианта 

Молекулярная схема процесса 

1  FeSO4  +  HJO3  +  H2SO4  →  J2  +  Fe2(SO4)3  +  H2O 

2  Cr2O3  +  KNO3  +  KOH  →  K2CrO4  +  KNO2  +  H2O 

3  Cu2S  +  HNO3  →  Cu(NO3)2  +  NO  +  H2SO4  +  H2O 

4  As2S3  +  O2  +  H2O  →  H3AsO4  +  H2SO4 

5  Cl2  +  NaOH  →  NaCl  +  NaClO3  +  H2O 

6  K2Cr2O7  +  KJ  +  H2SO4  →  Cr2(SO4)3  +  J2  +  K2SO4  +  H2O 

7  KMnO4  +  HCl  →  MnCl2  +  Cl2  +  KCl  + H2O 

8  CuCl2  +  KJ  →  Cu2Cl2  +  J2  +  KCl 

9  Fe  +  HNO3  →  Fe(NO3)2  +  N2O  +  H2O 

10  Mg  +  HNO3  →  Mg(NO3)2  +  NH4NO3  +  H2O 

11  MnSO4  +  PbO2  +  HNO3  →  HMnO4  +  Pb(NO3)2  +  PbSO4  +  H2O 



12  FeSO4  +  J2  +  Na2HPO4  →  Fe2(HPO4)3  +  Na2SO4  +  NaJ 

13  ClO2  +  KOH  →  KClO3  + KClO2  +  H2O 
Окончание таблицы 2 

№  
варианта 

Молекулярная схема процесса 

14  KMnO4  +  Na2SO3  +  KOH  →  Na2SO4  +  K2MnO4  + H2O 

15  CrCl3  +  H2O2  +  NaOH  →  Na2CrO4  +  H2O 

16  SnCl2  +  K2Cr2O7  +  H2SO4  →  Sn(SO4)2  +  CrCl3  +  K2SO4  +  H2O 

17  Zn  +  HNO3  →  Zn(NO3)2  +  NH4NO3  +  H2O 

18  Cd  +  KMnO4  +  H2SO4  →  CdSO4  +  MnSO4  +  K2SO4  +  H2O 

19  MnO2  +  KNO3  +  KOH  →  K2MnO4  +  KNO2  +  H2O 

20  Mg  +  H2SO4  →  MgSO4  +  S  +  H2O 

21  Sc  +  HNO3  →  Sc(NO3)3  +  N2O  +  H2O 

22  Al  +  HNO3  →  Al(NO3)3  +  N2  +  H2O 

23  KNO2  +  KMnO4  +  H2SO4  →  KNO3  +  MnSO4  +  K2SO4  +  H2O 

24  KMnO4  +  H2C2O4  +  H2SO4  →  MnSO4  +  CO2  +  K2SO4  +  H2O 

25  Na2SO3  +  K2Cr2O7  +  H2SO4  →  Cr2(SO4)3  +  Na2SO4  +  H2O 

26  Mn(NO3)2  +  KMnO4  +  H2O  →  MnO2  +  KNO2  +  H2O 

27  H2SO3  +  HClO4  →  H2SO4  +  HCl 

28  KMnO4  +  HBr  →  Br2  +  MnBr2  + KBr  +  H2O 

29  FeS  +  HNO3  →  S  +  NO  +  Fe(NO3)2  +  H2O 

30  Zn  +  H2SO4  →  ZnSO4  +  H2S  +  H2O 

Порядок составления уравнений, расчёта и подбора коэффициентов в уравне-
ниях ОВР приведены в примерах 1, 2, 3. 

Пример 1  Составьте молекулярное уравнение окислительно-восстановитель-
ной реакции, идущей по схеме 

Mg  +  H2SO4  →  МgSO4  +  H2S  +  H2O. 
Подберите коэффициенты в уравнении реакции электронно-ионным методом. 

Решение  Для подбора коэффициентов в реакциях, протекающих в растворах 
электролитов, удобно использовать метод электронно-ионного баланса. 

1. Определяем изменение степени окисления (СО) элементов – участников 
данной реакции. 

В данной реакции Мg меняет СО от 0 до +2, т.е. он окисляется (отдаёт 2 элек-
трона) и является восстановителем. 

Сера изменяет СО от +6 до –2, т.е. она восстанавливается (принимает 8 элек-
тронов) и является окислителем. 



Записываем ионно-молекулярное уравнение реакции, учитывая, что слабые 
электролиты, малорастворимые вещества и газы записываются в ионных уравне-
ниях в виде молекул, а сильные электролиты в виде ионов: 

Mg0  +  2 H+  +  −2
4SO   →  Мg2+  +  −2

4SO   +  H2S  +  H2O. 
2. Составляем уравнение для процесса окисления восстановителя: 

Mg0  →  Mg2+,  восстановитель окисляется. 
Уравниваем число атомов магния. В данном примере в левой и правой частях 

уравнения их по одному. 
3. Количество атомов уравнено, поэтому подсчитываем сумму зарядов в ле-

вой и правой частях уравнения 
уравнение Mg0  →  Mg2+, 
сумма зарядов   0            +2. 

В правой части два избыточных положительных заряда, поэтому отнимаем 2 
электрона в левой части и получаем    Mg0  –  2е   →  Mg2+. 

4. Проверяем количество отданных электронов по изменению СО магния:   
0  →  +2. 

Проводим операции 2–4 для процесса восстановления окислителя. 
5. Записываем уравнение для процесса восстановления окислителя (на осно-

вании ионно-молекулярного уравнения): 
−

+
2
4

6

OS   →  
2

2 SН
−

. 
 окисленная          восстановленная   
     форма                   форма  

Атомов серы в правой и левой частях по одному. Уравниваем количество ато-
мов кислорода и водорода, пользуясь данными табл. 3 об участии частиц среды в 
окислительно-восстановительных процессах. 

Таблица 3 
Схема участия частиц среды в процессах окисления и восстановления 

Среда 

кислая нейтральная щелочная 

Частицы среды в растворе 

Цель использования 
частиц среды 

Н
+, Н2О Н2О ОН

–, Н2О 

связать «избыток» 
кислорода в левой 
части уравнения  

[О–2]  +  2 Н+  =  Н2О [О–2]  +  Н2О  =  2 ОН– 

восполнить «не-
достаток» кисло-
рода в левой части 
уравнения 

Н2О  =  [О–2]  +  2 Н+ 2 ОН–  =  [О–2]  +  Н2О 



В левой части – 4 атома кислорода, а в правой – 0. Избыточные 4 атома кисло-
рода в левой части уравнения реакции образовали 4 молекулы Н2О 

−2
4SO   →   Н2S  +  4 Н2О. 

Уравниваем атомы водорода. В правой части их 10, в левой их нет. Ионно-
молекулярное уравнение показывает, что они содержатся в виде Н+-ионов; поэто-
му добавляем в левую часть 10 ионов Н+ 

−2
4SO   +  10 Н+  →   Н2S  +  4 Н2О. 

В кислой среде всегда «избыток» кислорода связывается ионами среды, при этом 
каждый атом кислорода связывается двумя ионами Н+, образуя Н2О. 

Количество атомов всех элементов уравнено; подсчитываем сумму зарядов 
в правой и левой частях уравнения: 

уравнение −2
4SO   +  10 Н+  →   Н2S  +  4 Н2О. 

сумма зарядов +8                             0 
В левой части – 8 избыточных положительных зарядов, поэтому добавляем 

сюда 8 электронов, окончательно получаем для процесса восстановления сле-
дующее уравнение: 

−2
4SO  +  10 Н+  +  8е   →   Н2S  +  4 Н2О. 

Проверяем число принятых электронов по изменению СО серы:  +6 → –2. 
6. Находим коэффициенты для процессов окисления и восстановления, ис-

пользуя общее правило: сколько электронов принял окислитель, столько же дол-
жен отдать восстановитель. Число отданных и принятых электронов равно 2 и 8 
соответственно. Наименьшее кратное –8, отсюда коэффициенты: для процесса 
окисления – 4, а для процесса восстановления – 1.  

В итоге получаем следующую систему уравнений: 

4 восстановитель: Mg0  –  2е   →  Mg2+, окисление; 

1 окислитель: −2
4SO  +  10 Н+  +  8е   →   Н2S  +  4 Н2О, восстановление. 

Проверяем: отдаётся (2×4) восемь электронов, принимается также восемь. 
Складываем левые и правые части системы окислительно-восстановительных 
уравнений с учётом коэффициентов и получаем полное ионно-молекулярное 
уравнение реакции: 

4 Mg0  +  −2
4SO   +  10 Н+  →  4 Mg2+  +  Н2S  +  4 Н2О. 

7. Переносим полученные коэффициенты в молекулярное уравнение и указы-
ваем недостающие продукты реакции. При этом необходимо помнить, что перед 
кислотами ставится тот коэффициент, который стоит перед Н+ с учётом основно-
сти кислоты: 

4 Mg  +  5 H2SO4  →  4 МgSO4  +  H2S  +  4 Н2О. 

Пример 2.  Составьте молекулярное уравнение и расставьте коэффициенты в 
окислительно-восстановительной реакции, идущей по схеме 

К[Cr(OH)4]  +  KOH  +  0
2Cl   →  KCrO4  +  KCl  +  Н2О. 

 Подберите коэффициенты в уравнении электронно-ионным методом. 



Решение. 
1. Находим окислитель и восстановитель в предложенной реакции, исходя из 

изменения СО элементов – участников процесса. Записываем ионно-
молекулярное уравнение реакции, в которое должны войти частицы, содержащие 
окислитель и восстановитель, а также частицы – продукты окисления и восста-
новления: 

K+  +  [
3

Cr
+

(OH)4]
–  +  OH–  +  0

2Cl   →  2 K+  +  −
+

2
4

6

OCr   +  K+  +  Cl–  +  Н2О. 
 восстановитель                 окислитель 

2. Записываем уравнение для процесса окисления восстановителя, в котором 
уравниваем число атомов хрома, кислорода и водорода: 

[Cr(OH)4]
–  →  −2

4СrO . 
В правой и левой частях уравнения по одному атому хрома, по четыре атома 

кислорода. Освободившиеся четыре атома водорода в левой части уравнения свя-
зываются четырьмя ионами ОН– щелочной среды (табл. 3), образуя молекулы во-
ды: 

4 Н+  +  4 ОН–  →  4 Н2О. 
Для процесса окисления получаем: 

[Cr(OH)4]
–  +  4 ОН–  →  −2

4СrO   +  4 Н2О. 
3. Подсчитав сумму зарядов в левой и правой частях уравнения, определяем 

число электронов, отданных восстановителем: 
уравнение [Cr(OH)4]

–  +  4 ОН–  →  −2
4СrO   +  4 Н2О. 

сумма зарядов –5                                    –2 

Поскольку в левой части уравнения на три отрицательных заряда больше, вы-
читаем три электрона: 

[Cr(OH)4]
–  +  4 ОН–  –3е   →  −2

4СrO   +  4 Н2О. 
4. Проверяем правильность составления процесса окисления по СО хрома: 

хром меняет СО от +3 до +6, следовательно, хром отдаёт три электрона. 
5. Записываем уравнение для процесса восстановления: 

Cl2  →  2 Cl–. 
Хлор меняет СО от 0 до –1, то есть каждый атом хлора принимает по одному 

электрону: 
Cl2  +  2е   →  2 Cl–. 

6. Находим коэффициенты для процессов окисления и восстановления, ис-
пользуя общее правило: число отданных электронов восстановителем должно 
быть равно числу принятых окислителем. В данном примере число отданных и 
принятых электронов равно 3 и 2 соответственно. Поэтому для процесса восста-
новления окислителя коэффициент равен 3, а для окисления восстановителя – 2. 



В результате произведенных операций получаем систему уравнений: 

2 восстановитель: [Cr(OH)4]
–  +  4 ОН– –3е  → −2

4СrO + 4 Н2О, окисление; 

3 окислитель: Cl2  +  2е   →  2 Cl–, восстановление. 

Складывая левые и правые части процессов окисления и восстановления и 
подбирая коэффициенты получаем ионно-молекулярное уравнение окислительно-
восстановительной реакции:  

2 [Cr(OH)4]
–  +  8 ОН–  –6е   +  3 Cl2  +6е   →  2 −2

4СrO   +  6 Cl–  +  8 Н2О. 

7. Полученные коэффициенты переносятся в молекулярное уравнение и запи-
сываются недостающие продукты реакции учитывая, что из десяти ионов К+, 
имеющихся в левой части уравнения, четыре идут на образование двух молекул 
хромата калия с двумя ионами −2

4СrO , а шесть оставшихся образуют соответст-
венное количество молекул хлорида калия KCl: 

2 К[Cr(OH)4]  +  8 КОН  +  3 Cl2  →  2 К2CrO4  +  6 КCl  +  8 Н2О. 

Пример 3.  При взаимодействии водных растворов MnSO4 и KMnO4 образуется 
бурый осадок MnO2, а также кислота и соль по схеме 

MnSO4  +  KMnO4  +  Н2О  →  MnO2  +  H2SO4  +  К2SO4. 
Составить молекулярное уравнение реакции и подобрать коэффициенты элек-
тронно-ионным методом. 

Решение. 
1. Находим окислитель и восстановитель. Окислителем является KMnO4, по-

скольку содержит марганец в его наивысшей степени окисления (+7). Восстано-
витель – MnSO4, так как содержит марганец в низкой степени окисления (+2). В 
данной реакции степень окисления меняет только марганец:  с +7 до  +4 (в про-
цессе восстановления) и  с +2  до +4 (в процессе окисления). 

Записываем ионно-молекулярное уравнение реакции и находим частицы, со-
держащие окислитель, восстановитель, а также продукты окисления и восстанов-
ления: 
Mn2+  +  −2

4SO  +  K+  +  −
4MnO   +  Н2О  →  MnO2  +  2 H+  +  −2

4SO  +  2 К+  +  −2
4SO . 

восстановитель                  окислитель          продукт окисления и  
восстановления 

2. Записываем уравнение для процесса окисления: 
Mn2+    →    MnO2. 

восстановитель      продукт окисления 
Подсчитываем число атомов марганца. В правой и левой частях уравнения 

реакции окисления их по одному. Руководствуясь схемой участия частиц среды в 
окислительно-восстановительных реакциях (табл. 3), уравниваем атомы кислоро-
да. Среда нейтральная, поэтому недостающие 2 атома кислорода в левой части 
уравнения поступают из молекул воды, при этом освобождаются ионы Н+: 

Mn2+  +  2 Н2О  →  MnO2  +  4 Н+. 



3. Подчитываем сумму зарядов в левой и правой частях уравнения и опреде-
ляем число отдаваемых электронов: 

уравнение Mn2+  +  2 Н2О  –2е   →  MnO2  +  4 Н+. 

сумма зарядов  +2                                    +4 
4. Проверяем число отданных электронов по изменению СО марганца:    

+2 → +4. 
Производим операции 2–4  для процесса восстановления окислителя. 
5. Записываем уравнение процесса восстановления     −

4MnO     →    MnO2. 
Уравниваем число атомов марганца и кислорода. Марганца в левой и правой 

частях по одному атому. Кислорода в левой части – 4 атома, в правой – 2. «Избы-
точные» атомы кислорода, находящиеся в левой части, связываются в нейтраль-
ной среде двумя молекулами воды (табл. 3), одновременно образуется четыре ОН–

-иона: 
−
4MnO   +  2 Н2О  →  MnO2  +  4 ОН–. 

Подсчитываем суммы зарядов в левой и правой частях уравнения и опреде-
ляем число принимаемых электронов: 

уравнение −
4MnO   +  2 Н2О  + 3е   →  MnO2  +  4 ОН–. 

сумма зарядов –1                                        –4 
6. По числу отдаваемых и принимаемых электронов находим, что наименьшее 

общее кратное равно 6. Отсюда коэффициент для процесса окисления равен 3, а 
для реакции восстановления – 2. 

Получаем систему уравнений: 

3 восстановитель: Mn2+  +  2 Н2О  –  2е   →  MnO2  +  4 Н+, окисление; 

2 окислитель: −
4MnO  +  2 Н2О  +  3е   →  MnO2  +  4 ОН–, восстановление. 

Умножая каждое уравнение на найденные коэффициенты, складываем их 
почленно и получаем ионно-молекулярное уравнение реакции: 

3 Mn2+ + 6 Н2О – 6е  + 2 −
4MnO  + 4 Н2О + 6е  → 3 MnO2 + 12 Н+ + 2 MnO2 + 8 ОН–. 

Приведя подобные члены и учитывая, что  8 из 12 Н+-ионов и 8 ОН–-ионов, 
стоящие в правой части уравнения образуют 8 молекул Н2О, получаем: 

3 Mn2+  +  2 −
4MnO   +  2 Н2О  →  5 MnO2  +  4 Н+. 

7. Исходя из полученного ионного уравнения дописываем молекулярное. Для 
этого добавляем к каждому из ионов, входящих в ионное уравнение, ионы проти-
воположного знака, находящиеся в растворе. Согласно условию задачи это ионы 
К

+  и  −2
4SO . В результате получаем следующее молекулярное уравнение: 

3 MnSO4  +  2 KMnO4  +  2 Н2О  →  5 MnO2  +  2 Н2SO4  +  К2SO4, 
в которое переносятся коэффициенты ионного уравнения. При этом два иона К+ и 
ион −2

4SO , недостающие в правой части, образовали одну молекулу сульфата ка-
лия К2SO4. 



 На кафедре «Общая химия» разработана программа «ОVR», позволяющая 
на основе баланса исходных веществ и продуктов реакции, уравнивать любые 
окислительно-восстановительные процессы со стехиометрическими коэффициен-
тами перед реагентами до 10000.  Например, окислительно-восстановительная ре-
акция: 

10 {Cr[CO(NH2]6} 4[Cr(CN)6]3  +  1176 KMnO4  =  2798 HNO3  → 
→  35 K2Cr2O7  +  420 CO2  +  1106 KNO3  +  1176 Mn(NO3)2  +  1879 H2O. 

Программа предназначена для использования персональных ЭВМ в учеб-
ном процессе. 

2. ГАЛЬВАНИЧЕСКИЕ ЭЛЕМЕНТЫ 

2.1. Электродные потенциалы 

При погружении металла (Ме) в воду или в раствор его собственных ионов 
(Меn+), ионы на его поверхности гидратируются полярными молекулами воды 
([Ме(Н2О)m]n+) и переходят в жидкость. В результате этого металл (электрод) ста-
новится заряженным отрицательно оставшимися электронами, заряд которых не 
скомпенсирован положительными ионами металла, а раствор – положительно. На 
границе металл–раствор образуется двойной электрический слой, создающий 
электродный потенциал (см. рисунок). 

 
 
 
 
 
 

 
Схема двойного электрического слоя 

При некотором значении электродного потенциала металла (
МеМеn /+ϕ ) в сис-

теме устанавливается равновесие: 

Ме
0  +  m Н2О   ↔   [Ме(Н2О)m]n+  +  nе ,                         (2.1) 

восстановленная                           окисленная  
   форма                                         форма 

где n – число электронов (е ), принимавших участие в процессе. 
В зависимости от активности металла и концентрации электролита, образо-

вавшийся равновесный электродный потенциал (ϕравн) может быть либо отрица-
тельным, либо положительным. Абсолютную величину равновесного электродно-
го потенциала измерить невозможно. В табл. 1 Приложения приведены значения 
стандартных электродных потенциалов металлов ( 0

МеМеn /+ϕ ), измеренные относи-

тельно стандартного водородного электрода [2] при условии, что концентрации 
или активности ( +nМе

a ) реагирующих ионов в растворе равны 1 моль/л (1 М), дав-

– 
– 

Металл           – 
– 
– 

+ 
+ 
+             Раствор 
+ 
+ 

+ 
+ 
+ 
+ 



ление в системе 1 атм (101,325 кПа) и t = 25 °С (298 К). При этом потенциал стан-
дартного водородного электрода, как эталонного, принят равным нулю ( 0

НН2 2/+ϕ = 

0). 
Если концентрации ионов окисленной и восстановленной форм в растворах  

электролитов отличны от 1 М, то электродный потенциал рассчитывают по урав-
нению Нернста: 

восст

окисл0

С

C
ln

nF

RT+= ϕϕ ,                                               (2.2) 

где  ϕ0 – стандартный электродный потенциал; R  – универсальная газовая посто-
янная; Т  – температура по шкале Кельвина; F  – постоянная Фарадея; n  – число 
электронов, участвующих в процессе окисления; Сокисл, Свосст – молярные концен-
трации окисленной и восстановленной формы вещества. 

Переходя от натуральных логарифмов к десятичным, подставляя значения по-
стоянных и учитывая, что концентрация восстановленной формы (твёрдого ме-
талла) есть величина постоянная, получим более упрощенное для практических 
расчётов уравнение Нернста  при Т = 298 К: 

+++ += ϕϕ nnn Ме

0

/MeMe/МеМе
lgС

n

0,059
.                                       (2.3) 

В ряде случаев, для более точного определения  электродных потенциалов, 
молярные концентрации в уравнении Нернста (С) заменяют на активность. 

Активность иона (а) выражается в моль/л и является эффективной (кажущей-
ся) концентрацией, учитывающей электростатическое взаимодействие ионов в 
растворе [4, 5]. 

2.2.  Типы электродов 

Все электроды делятся на четыре типа: металлические электроды I и II рода, 
газовые и окислительно-восстановительные. 

Металлические электроды I рода представляют собой металлы, погружённые в 
растворы собственных солей (Меn+/Ме). Если при этом металл заряжается отрица-
тельно, то он называется анодным электродом. На аноде идёт процесс окисления 
металла. Катодом называется металл, который при погружении в электролит за-
ряжается положительно. На катодном электроде идёт процесс восстановления. 
Система, состоящая из металла, погружённого в электролит, называется гальва-
ническим полуэлементом. 

Потенциалы электродов данного типа рассчитываются по уравнению (2.2). 
Металлический электрод II рода представляет собой металл, покрытый своей 

нерастворимой солью и помещённый в раствор соли, имеющей одинаковый анион 
с нерастворимой солью металла. Например,  Ag0, AgCl/KCl – хлорсеребряный 
электрод или  Hg, Hg2Cl2/KCl – каломельный электрод. 

Газовые электроды состоят из металлического электрода, контактирующего 
одновременно с газом и с раствором, содержащим ионы этого газа. Металличе-



ский электрод служит для подвода и отвода электронов, при этом его собственные 
ионы не должны переходить в раствор. Этому условию удовлетворяет платина и 
платиновые металлы. Так как в равновесных электродных реакциях газовых элек-
тродов участвуют газовые компоненты, то электродные потенциалы этих элек-
тродов зависят от парциальных давлений газов. 

Примером газового электрода является водородный электрод, представляю-
щий собой платинированную (губчатую) платину, которая помещена в раствор 
серной кислоты и, при этом омывается газообразным водородом (Pt, H2/H

+). Для 
стандартного водородного электрода, т.е. при  +Н

С = 1 моль/л, 
2Н

Р = 1 атм 

(101,325 кПа), Т = 298 К  0

НН2
2

/
+ϕ = 0,0 В. На таком электроде устанавливается 

равновесие между окисленной (Н+) и восстановленной (Н2) формами водорода: 
Н2  –  2е    ↔   2 Н+. 

Потенциалы водородного электрода, отличные от стандартного рассчитыва-
ются по уравнению Нернста (2.3): 

22
2

Н

2
Н0

/Н2Н/Н2Н р

С
lg

2
0,059 +

++ += ϕϕ , 

где 
2Н

р – парциальное давление водорода. 

Потенциалы водородного и кислородного газовых электродов, рассчитанные 
по уравнению Нернста, приведены в табл. 2 Приложения. 

Окислительно-восстановительный электрод представляет собой инертный ме-
талл (например, Pt), погружённый в раствор электролита, содержащего окислен-
ную и восстановленную формы вещества. Например, Pt/Sn4+,Sn2+. Равновесие за-
писывается следующим уравнением: 

 Sn2+  –   2е    ↔    Sn4+. 
восстановленная                   окисленная 

форма                               форма  
Потенциал этого электрода рассчитывается по уравнению Нернста (2.2): 

+

+
++++ += ϕϕ

2

4

2424

Sn

Sn0

/SnSn/SnSn C

С
lg

2

0,059
. 

Стандартные электродные потенциалы некоторых окислительно-
восстановительных и газовых электродов приведены в табл. 3 Приложения. 

2.3. Гальванические элементы. Явление поляризации 

2.3.1.  Понятие о гальванических элементах (ГЭ) 

Гальваническими элементами (ГЭ) называются устройства, в которых энергия 
химических (окислительно-восстановительных) реакций преобразуется в элек-
трическую. 

ГЭ состоит из двух электродов (анода и катода), погруженных в растворы 
электролитов. Необходимое условие работы гальванического элемента – разность 
потенциалов электродов. Эта разность называется напряжением гальванического 



элемента (ε) и считается положительной, если токообразующая реакция в данном 

направлении протекает самопроизвольно. Стандартное напряжение ε0 гальвани-
ческого элемента вычисляют по формуле: 

ε0   =   0
кϕ   –  0

аϕ ,                                                       (2.4) 

где  0
кϕ  – стандартный электродный потенциала катода; 0

аϕ  – стандартный элек-
тродный потенциала анода. 

Так как анодом в ГЭ является электрод, на котором протекает процесс окисле-
ния восстановителя, а катодом тот, на котором восстанавливается окислитель, то 
ϕа  ≡  ϕвосст-ля, а  ϕк  ≡  ϕок-ля. Таким образом, условие  ε > 0  соблюдается, если  
ϕок-ля > ϕвосст-ля,  или  ϕк > ϕа. 

В гальваническом элементе, электроды которого выполнены из одинакового 
металла, а электролитом в обоих полуэлементах служит раствор одной и той же 
соли этого металла, разность потенциалов обеспечивается различной концентра-
цией электролита в анодном и катодном пространствах. Такой ГЭ носит название 
концентрационного. Анодом, в этом случае, является металл, погружённый в рас-
твор электролита с меньшей концентрацией ионов. 

2.3.2.  Поляризация в гальванических элементах 

Изменение начальных потенциалов электродов при работе ГЭ, приводящее к 
уменьшению его напряжения называется поляризацией. Поляризация является 
следствием отставания процессов окисления на аноде и восстановления на катоде 
от процесса перехода электронов во внешней цепи. В результате потенциал анода 
смещается в положительную, а потенциал катода снижается в более отрицатель-
ную сторону на величины их поляризации (∆ϕа и ∆ϕк соответственно). 

Потенциалы электродов ГЭ при протекании внешнего тока ( )( i
аϕ  и )( i

кϕ ) рас-
считываются по формулам: 

)( i
аϕ   =  ϕа  +  ∆ϕа,                                                  (2.5) 

)( i
кϕ   =  ϕк  –  ∆ϕк.                                                 (2.6) 

Если торможение окислительно-восстановительных реакций связано с замед-
ленной «доставкой» реагирующих частиц к поверхности электрода, то поляриза-
ция называется концентрационной. Её можно уменьшить путём перемешивания 
раствора. 

Когда торможение вызвано медленным протеканием самих реакций окисления 
или восстановления на электродах, из-за наличия на последних оксидных или га-
зовых плёнок, то поляризация называется электрохимической, а величины ∆ϕа, 
∆ϕк  называются перенапряжением и обозначаются ηа и ηк соответственно. Наи-
более значимо перенапряжение для газовых электродов (водородного и кисло-
родного).  

Величины перенапряжения для процессов восстановления Н+ (
2Н

η ) и окисле-

ния Н2О с выделением О2 ( 2О
η ) на различных металлах при стандартных услови-

ях приведены в табл. 4 Приложения. 



2.4.  Задачи для самостоятельного решения 

Варианты заданий для самостоятельного решения приведены в табл. 4. 
Таблица 4 

Варианты заданий по гальваническим элементам 

№ 
ва-
ри-
анта 

Материал  
электродов 

Состав  
электролита 

Концентра-
ция элек-
тролита 

№  
ва-
ри-
анта 

Материал  
электродов 

Состав  
электролита 

Концентра-
ция элек-
тролита 

Ag AgNO3 0,01 М Mg MgCl2 0,1 М 1.  
Mg MgCl2 1,0 М 

2.  
Co CoSO4 0,01 М 

Zn ZnSO4 1,0 М Al Al 2(SO4)3 0,05 М 3.  
Cu CuSO4 0,1 М 

4.  
Cd CdCl2 1,0 М 

Pb Pb(NO3)2 0,1 М Fe FeCl2 1,0 М 5.  
Fe FeSO4 0,1 М 

6.  
Zn ZnCl2 0,1 М 

Fe FeSO4 0,1 М Sn SnCl2 0,1 М 7.  
Ni Ni(NO3)2 0,1 М 

8.  
Mg MgCl2 1,0 М 

Fe FeCl2 0,01 М Al Al 2(SO4)3 0,005 М 9.  
Cd CdCl2 0,1 М 

10.  
Fe FeSO4 0,1 М 

Zn ZnCl2 0,001 М Cr Cr2(SO4)3 1,0 М 11.  
Ni NiCl2 1,0 М 

12.  
Ni NiSO4 0,0005 М 

Mn MnSO4 0,1 М Cu CuSO4 1,0 М 13.  
Co CoSO4 0,1 М 

14.  
Pb Pb(NO3)2 0,001 М 

Cr Cr2(SO4)3 0,5 М Mg MgCl2 1,0 М 15.  
Mg MgSO4 0,01 М 

16.  
Pb Pb(NO3)2 0,01 М 

Fe FeSO4 0,1 М Cd Cd(NO3)2 0,001 М 17.  
Zn ZnSO4 0,001 М 

18.  
Ni Ni(NO3)2 1,0 М 

Cr CrCl3 0,001 М Be BeCl2 0,001 М 19.  
Pb Pb(NO3)2 0,1 М 

20.  
Hg Hg(NO3)2 1,0 М 

Fe FeSO4 1,0 М Mg Mg(NO3)2 0,001 М 21.  
Cd Cd(NO3)2 0,1 М 

22.  
Sn SnCl2 0,1 М 

Cu CuSO4 0,1 М Fe Fe(NO3)2 0,001 М 23.  
Fe FeSO4 0,0001 М 

24.  
Hg Hg(NO3)2 0,1 М 

Mg MgCl2 0,001 М Cr Cr2(SO4)3 0,005 М 25.  
Al Al 2(SO4)3 0,5 М 

26.  
Cu CuSO4 0,1 М 

Al AlCl 3 0,001 М Ag AgNO3 1,0 М 27.  
Cu CuCl2 1,0 М 

28.  
Mn MnSO4 0,01 М 

Al Al(NO 3)3 0,0005 М Be BeCl2 0,001 М 29.  
Pb Pb(NO3)2 0,01 М 

30.  
Co CoCl2 0,1 М 

 



Для выполнения этого задания необходимо предварительно изучить теорети-
ческие основы процессов, протекающих на электродах в гальваническом элементе 
[1–4]. 

При решении задания необходимо соблюдать следующий порядок. 
2.4.1. Вычислите электродные потенциалы металлов, соответст-

вующих Вашему варианту (табл. 4), помещённых в водные растворы их 
солей заданных концентраций. 

2.4.2. Приведите схему данного гальванического элемента, а 
также уравнения анодного и катодного процессов. Рассчитайте величи-
ну напряжения рассматриваемого ГЭ. 

2.4.3. Укажите, в каком направлении перемещаются электроны 
во внешней цепи и какой из электродов служит в качестве катода? 

2.4.4. Составьте новый (концентрационный) ГЭ, в котором ме-
таллом обоих электродов служил бы материал катода, рассчитанного 
Вами в п. 2.4.2 гальванического элемента. Концентрацию электролита в 
анодном пространстве примите равной 0,0001 М. Приведите процессы, 
протекающие на электродах нового ГЭ. Составьте схему и рассчитайте 
его напряжение, используя уже вычисленный в  
п. 2.4.1, потенциал катодного электрода. 

 
Порядок составления ионно-электронных уравнений электродных процессов и 

расчёта напряжения (ε) гальванических элементов приведён в примерах 1 и 2. 

Пример 1  Составьте схему, приведите уравнения анодного и катодного про-
цессов и рассчитайте напряжение гальванического элемента, состоящего из мед-
ного и никелевого электродов, помещённых в растворы их солей – CuSO4 и NiSO4 
с концентрациями 0,1 М и 1,0 М соответственно. С катодным электродом рассчи-
танного ГЭ составьте новый концентрационный гальванический элемент, приве-
дите его схему и рассчитайте его напряжение. Концентрацию электролита 
(CuSO4) в анодном пространстве концентрационного ГЭ примите равной 0,001 М. 

Решение   

1. В условиях данной задачи медный электрод помещён в электролит с отлич-
ной от стандартной концентрацией ионов меди +2Cu

С = 0,1 М, поэтому необходи-

мо рассчитать его потенциал по уравнению (2.3), используя данные табл. 1 При-
ложения: 

 
2

0,059
  0,34lg0,1

2

0,0590

/ССCuСuCu 2
/

2 +=+= ++ ϕϕ (–1)  =  0,31 В. 

Никелевый электрод помещён в электролит с концентрацией собственных ио-
нов +2Ni

С =1,0 М, т.е. стандартной. Следовательно его потенциал берётся из  

табл. 1 Приложения   0

NiNiNiNi 22
//

++ ϕϕ = = – 0,25 В. 



2. Сравнивая значения электродных потенциалов, определяем, что для соблю-
дения условия  ε > 0, анодом является никелевый (более электроотрицательный), 
катодом медный (более электроположительный) электроды. 

Приведём уравнения электродных процессов: 

(–) А: Ni0  –  2е   →  Ni2+, окисление Ni0; 
(+) К: Cu2+  +  2е   →  Cu0, восстановление Cu2+. 

Схема данного ГЭ выглядит следующим образом: 
(–) А,  NiNiSO4CuSO4Cu,  K (+). 

1 М          0,1 М 

Используя выражение (2.4) и полученные значения 
МеМеn /+ϕ , рассчитываем 

напряжение данного ГЭ: 
ε  =  ϕк  –  ϕа  =  

NiNiCuCu 22
// ++ ϕ−ϕ   =  0,31  –  (–0,25)  =  0,56 В. 

3. При замыкании внешней цепи электроны перемещаются от никеля к меди. 
В качестве катода работает медный  электрод. 

4. Составим концентрационный ГЭ, используя в качестве катода рассчитан-
ный выше медный электрод. 

По условиям задачи материал обоих электродов – медь. Уравнения электрод-
ных процессов будут следующими: 

(–) А: Cu0  –  2е   →  Cu2+, окисление Cu0; 
(+) К: Cu2+  +  2е   →  Cu0, восстановление Cu2+. 

Схема концентрационного ГЭ с медными электродами: 
(–) А,  CuCuSO4CuSO4Cu,  K (+) 

 0,001 М        0,1 М 

Используя данные табл. 1 Приложения и условия задачи, рассчитываем элек-
тродный потенциал анода по формуле (2.3): 

 
2

0,059
  0,340010lg

2

05900

CuCuCuСu 22 +=+= ++ ϕϕ ,
,

//
(–3)  =  0,25 В. 

Используя выражение (2.4) и рассчитанные величины электродных потенциа-
лов анода и катода (берём  

СuCu2
/

+ϕ = 0,31 В  из п.1 Решения), вычисляем ε со-

ставленного концентрационного ГЭ: 
ε  =  ϕк  –  ϕа  =  0,31  –  0,25  =  0,06 В. 

Пример 2.  Составьте схему, приведите уравнения электродных реакций и рас-
считайте напряжение ГЭ состоящего из алюминиевого и кобальтового электро-
дов, помещённых в растворы Al2(SO4)3 и CoCl2 с концентрациями 0,05 М и 0,1 М 
соответственно. С катодным электродом рассчитанного ГЭ составьте новый кон-
центрационный элемент, приведите схему и рассчитайте его напряжение. Концен-
трацию электролита (CoCl2) в анодном пространстве примите равной 0,01 М. 



Решение.  При расчёте потенциала алюминиевого электрода необходимо учи-
тывать, что при диссоциации его электролита Al2(SO4)3 из каждой молекулы в 
раствор переходят два иона Al3+: 

Al 2(SO4)3  ↔  2 Al3+  +  3 −2
4SO . 

Таким образом, при заданной в условиях задачи концентрации соли 0,05 М, 
концентрация ионов Al3+ в её  растворе составит 0,05×2 = 0,1 М. 

1. Используя значения стандартного электродного потенциала Al3+/Al  и  
уравнение (2.3), вычисляем 

AlAl 3 /+ϕ : 

AlAl 3 /+ϕ   =  –1,66  +  
3

0590,
(–1)  =  –1,68 В. 

Аналогично вычисляем потенциал кобальтового электрода: 

СоСо2 /+ϕ   =  –0,28  +  
2

0590,
(–1)  =  –0,31 В. 

2. Сравнивая рассчитанные значения электродных потенциалов, и учитывая 
необходимость соблюдения условия  ϕк > ϕа, определяем, что анодом является 
алюминиевый, а катодом – кобальтовый электроды. 

Схема данного ГЭ выглядит следующим образом: 
(–) А,  AlAl 2(SO4)3CoCl2Cо,  K (+). 

  0,05 М          0,1 М 

Приведём уравнения электродных процессов: 

(–) А: Al 0  –  3е   → Al3+, окисление Al0; 
(+) К: Cо2+  +  2е   →  Cо0, восстановление Cо2+. 

По формуле (2.4) рассчитываем напряжение данного ГЭ: 
ε  =  ϕк  –  ϕа  =  

AlAlCоCо 32 // ++ ϕ−ϕ   =  –0,31  –  (–1,68)  =  1,37 В. 

3. При замыкании внешней цепи электроны перемещаются от алюминия к ко-
бальту. В качестве катода работает кобальтовый электрод. 

4. Составим концентрационный ГЭ, используя в качестве катода рассчитан-
ный выше кобальтовый электрод. 

По условиям задачи материал обоих электродов – кобальт. Уравнения элек-
тродных процессов будут следующими: 

(–) А: Со
0  –  2е   → Со2+, окисление Со0; 

(+) К: Cо2+  +  2е   →  Cо0, восстановление Cо2+. 

Схема концентрационного ГЭ с кобальтовыми электродами: 
(–) А,  СоСоСl2CoCl2Cо,  K (+). 

  0,01 М      0,1 М 

Используя данные табл. 1 Приложения и условия задачи, рассчитываем элек-
тродный потенциал анода по формуле (2.3): 

 010lg
2

05900

CоCоCоСо 22 =+= ++ ϕϕ ,
,

//
–0,28  +  

2

0,059
(–2)  =  –0,339 В. 



Используя выражение (2.4) и рассчитанные величины ϕа и ϕк (п.1 Решения 

данного примера), вычисляем ε составленного концентрационного ГЭ: 
ε  =  ϕк  –  ϕа  =  –0,31  –  (–0,339)  =  0,029 В. 

3. КОРРОЗИЯ И ЗАЩИТА МЕТАЛЛОВ 

Коррозия металлов – это процесс разрушения металлов и сплавов в результате 
физико-химического взаимодействия с окружающей средой. Потери от коррозии 
составляют свыше 10% от ежегодного выпуска металлов. По механизму процесса 
различают электрохимическую, биохимическую и радиационную. 

3.1.  Радиационная коррозия 

Радиационная коррозия представляет собой возникновение дефектов в кри-
сталлической структуре металлов под действием радиационного облучения. Ра-
диационные дефекты при этом возникают в результате возбуждения электронов и 
ионизации атомов или ионов, смещений атомов или ионов в кристаллах и образо-
вании так называемых тепловых клиньев. Образование радиационных дефектов в 
кристаллах может приводить к существенному изменению физико-механических 
и химических свойств металлов (прочность, плотность, электропроводность, маг-
нитная восприимчивость, процессы термического разложения, восстановления, 
окисления и др.). 

Радиационный тип коррозии металлов в настоящее время ещё слабо изучен. 

3.2.  Биохимическая коррозия 

Биохимическая коррозия (биокоррозия) – это процесс коррозионного разру-
шения металла в условиях воздействия микроорганизмов (бактерий, грибов). Био-
коррозии подвержены подземные сооружения, оборудование нефтяной промыш-
ленности, трубопроводы во влажной почве и т.п. 

Микроорганизмы способны разрушать металлы с высокой коррозионной стой-
костью. Присутствие микробов в растворах нейтральных солей невысоких кон-
центраций приводит к катастрофическим разрушениям металлических конструк-
ций из кислотоупорных сталей, алюминиевых сплавов, свинца и др. Биохимиче-
ская коррозия в чистом виде встречается редко, так как следы влаги уже приводят 
к параллельному протеканию электрохимической коррозии. 

3.3.  Химическая коррозия 

Этот тип коррозии характерен для сред, не проводящих электрический ток. По 
условиям протекания коррозионного процесса различают:  а) газовую коррозию – 
в окислительных газах и парах воды без конденсации влаги на поверхности ме-
талла, обычно при высоких температурах. Примерами газовой коррозии может 
служить окисление металла под действием кислорода, галогенов;  б) коррозию в 
неэлектролитах – агрессивных органических жидкостях, таких как сернистая 



нефть и различные нефтепродукты. Механизм процессов коррозии этого типа 
сводится к окислительно-восстановительной реакции, в результате которой элек-
троны переходят непосредственно от частиц восстановителя (металла) к частицам 
окислителя окружающей среды, то есть в отсутствии электрического тока. Поэто-
му реакция окисления по химическому механизму не зависит от электродного по-
тенциала и её невозможно изменить за счёт направленного действия электриче-
ского тока. 

Уравнение реакции окисления металлов кислородом при повышенных темпе-
ратурах (газовая коррозия) можно записать в общем виде: 

n Me   +   m/2 O2   ↔   MenOm.                                             (3.1) 
В соответствии с законами химической термодинамики, эта реакция может 

протекать при условии, если изменение энергии Гиббса меньше нуля: ∆G0 < 0. 
В основном, для всех металлов  ∆G0(298 К) их оксидов меньше нуля, что гово-

рит о возможности протекания реакции окисления металла при атмосферном дав-
лении кислорода. 

Благодаря адсорбции кислорода на поверхности металла происходит химиче-
ское взаимодействие, в результате чего образуются оксидные плёнки. Для даль-
нейшего продолжения коррозии необходимо, чтобы ионы металла или кислород 
диффундировали через эти плёнки. Скорость окисления металла определяется 
сплошностью и защитными свойствами поверхностных плёнок и зависит от нали-
чия в них трещин и пор. 

У щелочных (IA группа) и щелочноземельных (IIА группа) металлов наблюда-
ется образование рыхлых и пористых оксидных плёнок, не препятствующих 
дальнейшему развитию коррозионных процессов. Для металлов, у которых в ре-
зультате химической коррозии образуются сплошные и прочные оксидные плёнки 
(Al, Ti, Zn, Cr, Ni), процесс коррозии будет тормозиться диффузией реагентов че-
рез плёнку, и по мере её утолщения дальнейшее образование оксида будет замед-
ляться. 

Условие сплошности состоит в том, что объём продукта коррозии – оксида ме-
талла (Vок) должен быть больше объёма металла (VМе), израсходованного на обра-
зование моль оксида. Если Vок/VМе < 1, то образующаяся плёнка не может быть 
сплошной и защищать металл от коррозии. Если Vок/VМе > 1, то образующаяся ок-
сидная плёнка получается сплошной. 

Отношение объёмов оксида и металла может быть рассчитано по формуле 

Meок

Meок

Me

ок

Mdn

dM

V

V = ,                                                   (3.2) 

где  Vок – объём оксида, см3; VМе – объём металла, пошедшего на образование ок-
сида, см3;  Мок – молярная масса оксида, г/моль; dМе – плотность металла, г/см3;  
dок – плотность оксида, г/см3; n – число атомов металла в молекуле оксида;  
ММе – молярная масса металла, г/моль. 



Считается, что достаточно хорошими защитными свойствами обладают плён-
ки на металлах при соблюдении условия 

2,5   >   
Me

ок

V

V
   >   1.                                                       (3.3) 

У плёнок с Vок/VМе > 2,5 (MoO3, WO3 и др.) возникают высокие внутренние 
напряжения, которые разрушают их и значительно снижают защитные свойства. 

Скорость химической коррозии возрастает с увеличением температуры из-за 
интенсификации процессов диффузии и нарушения сплошности поверхности 
плёнок вследствие нарастания в них внутренних напряжений. На скорость корро-
зии влияет также природа агрессивной среды. При изменении состава внешней 
среды изменяются состав защитной плёнки и её физико-механические свойства. 
Кроме того, атомы различных реагентов с разной скоростью диффундируют через 
оксидную плёнку. Наиболее активными газами являются фтор, кислород, оксид 
серы (II) (сернистый газ), сероводород и др. 

Наиболее точно, в каждом конкретном случае о защитных свойствах оксидных 
плёнок можно судить исходя из условия Пилинга-Бедворта, которое связывает 
парциальное давление кислорода в коррозионной атмосфере (

2О
р ) и упругость 

диссоциации оксида металла ( МеОр ). Если в реакции (3.1)  
2О

р  > МеОр , то такие 

плёнки являются рыхлыми и пористыми, масса их постоянно растёт, а защитой 
функцией они не обладают. При  

2О
р  < МеОр  образовавшаяся на поверхности из-

делия плёнка оксида играет роль протектора. В случае, когда 
2О

р  = МеОр  рост 

плёнок прекращается, и на поверхности металла образуется защитный оксидный 
слой. 

3.4.  Электрохимическая коррозия 

Данный тип коррозии металлов представляет собой их разрушение в средах, 
проводящих электрический ток, то есть имеющих ионную проводимость. Она 
включает в себя анодное окисление (растворение) металла  Ме – nе  → Меn+ и ка-
тодное восстановление окислителя среды  Ок + nе  → [Ок⋅ nе ]. Электрохимиче-
ская коррозия протекает:  а) в электролитах – водных растворах и расплавах со-
лей, кислот, щелочей, в морской воде;  б) во влажной атмосфере;  в) в почве. 

По механизму протекания электрохимическая коррозия существенно отлича-
ется от химической и, по существу, представляет собой работу большого количе-
ства короткозамкнутых микрогальванических элементов. Окислительно-
восстановительные процессы при этом локализуются на многочисленных анод-
ных и катодных участках корродирующей поверхности металла, соприкасающей-
ся с электролитом. Как и в любом гальваническом элементе процессы окисления-
восстановления при электрохимической коррозии могут протекать в том случае, 
если 

МеМеn /+ϕ  < ϕок-ля. Окислителями при этом служат молекулы кислорода О2, 

хлора Cl2, ионы Н+, Fe3+, −
3NO  и др. 



Процессы коррозии металлов, при которых на катодных участках происходит 
восстановление кислорода О2, растворённого в электролите, называют коррозией 
с кислородной деполяризацией. Кислородная деполяризация на катодных участ-
ках имеет место при коррозии металлов во влажной атмосфере, в воде и в ней-
тральных водных растворах солей, а также при коррозии металлических конст-
рукций, находящихся во влажном грунте.  

Катодный процесс коррозии металлов с кислородной деполяризацией включа-
ет следующие последовательные стадии: 

1 – растворение кислорода воздуха в электролите; 
2 – диффузия молекул растворённого в электролите О2 к катодным участкам  

  металла; 
3 – восстановление (ионизация) кислорода: 

а)  в нейтральной и щелочной средах 

О2  +  4е   +  2 Н2О  →  4 ОН–   или   ½ О2  +  2е   +  Н2О  →  2 ОН–; 
б)  в кислой среде 

О2  +  4е   +  4 Н+  →  2 Н2О; 
4 – диффузия и перенос ионов ОН– от катодных участков корродирующего  

  металла в глубь раствора. 
Наиболее медленной (лимитирующей) стадией катодного процесса является 

диффузия растворённого кислорода к поверхности металла (стадия 2). Следова-
тельно, скорость коррозии с кислородной деполяризацией растёт с увеличением 
растворимости кислорода и при перемешивании раствора. Скорость атмосферной 
коррозии максимальна при 70…80 °С. Это обусловлено увеличением диффузии 
кислорода до определённого предела и последующим уменьшением его раство-
римости в воде при дальнейшем повышении температуры. Процесс коррозии с 
кислородной деполяризацией возможен, если  

МеМеn /+ϕ  < −+
ϕ

ОН4ОН2О 22 /
. 

Процессы коррозии металлов, при которых на катодных участках идёт восста-
новление ионов водорода Н+, называют коррозией с водородной деполяризацией. 
Процессы коррозии с водородной деполяризацией на катоде могут протекать по 
следующим уравнениям, в зависимости от рН среды: 

2 Н+  +  2е   →  Н2   (рН < 7); 

Н2О  +  Н+  +  2е   →  Н2  +  ОН–   (рН ≈ 7); 

2 Н2О  +  2е   →  Н2  +  2 ОН–   (рН > 7). 
С водородной деполяризацией корродируют металлы, соприкасающиеся с рас-

творами кислот: HCl и H2SO4 (разб). Катодный процесс в таких условиях включает 
следующие стадии: 

1 – диффузия гидратированных (окружённых молекулами воды) ионов водо-
рода  Н+⋅mН2О (ионов гидроксония Н3О

+) к катодным участкам корроди-
рующего металла; 



2 – восстановление гидратированных водородных ионов: 

Н
+⋅mН2О  +  е   →  Надс  +  mН2О; 

3 – рекомбинация (молизация) адсорбированных на металле атомов водорода 
(Надс): 

Надс  +  Надс  →  Н2; 
4 – диффузия и перенос молекулярного водорода от катодных участков в рас-

твор, а затем в воздух. 
В виду большой подвижности ионов водорода Н+, стадия подвода (стадия 1) не 

лимитирует реакцию катодного выделения водорода. 
Медленной стадией, определяющей скорость коррозии, является восстановле-

ние гидратированных ионов водорода (2 стадия). Упрощённо уравнение этого 
процесса имеет вид: 

2 Н+  +  2е   →  Н2. 
Процесс коррозии металлов с водородной деполяризацией возможен, если  

МеМеn /+ϕ  < 
2НН2 /+ϕ . 

Скорость катодного процесса выделения Н2 возрастает с увеличением темпе-
ратуры и концентрации ионов Н+ (снижение рН). На скорость этого процесса су-
щественно влияет природа катодных участков. Чем ниже перенапряжение выде-
ления водорода 

2Н
η  (табл. 4 Приложения) на катодных участках, чем больше их 

площадь и число микрокатодов на поверхности металла, тем выше скорость вос-
становления ионов Н+, следовательно, интенсивнее процесс растворения анодных 
участков корродирующей поверхности. 

3.5.  Методы защиты металлов от коррозии 

Важнейшие методы защиты металлов от коррозии следующие. 

3.5.1. Рациональное конструирование 

Рациональное конструирование подразумевает изготовление металлических 
конструкций и механизмов, особо подверженных коррозии, из высоколегирован-
ных сталей и чугунов. При этом отсутствие (или снижение до минимума) сварных 
швов также повышает коррозионную стойкость изделий. 

3.5.2. Изоляция металла от окружающей коррозионной среды 

Изоляция металла от окружающей коррозионной среды путём нанесения на 
металл различных покрытий (лаки, краски, битумы, резина, эмали на основе туго-
плавких оксидов и др.). 

3.5.3. Защита металлов от биокоррозии 

Защита металлов от биокоррозии в основном состоит в предотвращении раз-
вития или уничтожении микроорганизмов. Это достигается применением лако-
красочных покрытий и полимерных материалов, обладающих биоцидными свой-
ствами; поддержанием определённых условий эксплуатации: относительная 



влажность воздуха не более 80 %, температура не выше 20 °С, воздухообмен, 
очистка поверхности конструкций от механических загрязнений, способствую-
щих развитию микробов.  

Сульфатвосстанавливающие бактерии и продукт их жизнедеятельности – био-
генный сероводород вызывает интенсивную коррозию металлического оборудо-
вания. Защита от биокоррозии, обусловленной культурами сероводородных бак-
терий, осуществляется с помощью ингибиторов-бактерицидов из класса нитропа-
рафинов, селен-, азот-, хром-, хлорсодержащих органических соединений. При 
этом практически полностью предотвращается образование сероводорода. 

3.5.4. Обработка коррозионной среды 

 Нейтрализация кислых сред, например, часто производится с помощью СаО, а 
удаление кислорода (деаэрация) осуществляется нагревом воды или продуванием 
её инертным газом. Введение в агрессивную среду замедлителей коррозии – ин-
гибиторов, уменьшает скорость коррозии за счёт увеличения анодной или катод-
ной поляризации, снижающей напряжение коррозионного ГЭ. 

3.5.5. Легирование  

Легирование, то есть введение в сплав в процессе его выплавки добавок опре-
делённого количества некоторых металлов – хрома, никеля, титана и др. При этом 
способе защиты пассивность наступает в результате образования на поверхности 
металла особых беспористых нерастворимых плёнок (оксидов, шпинелей, гидро-
ксидов и др.). Такие плёнки свободно пропускают электроны, но не пропускают 
ионы металла в раствор, то есть резко тормозят процесс окисления и, следова-
тельно, увеличивают анодную поляризацию. В результате этого скорость элек-
трохимической коррозии уменьшается практически до нуля. Пассивные плёнки 
могут образовываться на поверхности под действием сильных окислителей (О2, 
концентрированные HNO3, H2SO4  и др.). 

3.5.6. Нанесение металлических покрытий 

Металлические покрытия могут быть катодными (покрытие изделия менее ак-
тивным, чем составляющие его сплав, металлом) и анодным (покрытие более ак-
тивным металлом). При нарушении целостности металлических покрытий, корро-
зии подвергается наиболее активный (имеющий наименьшее значение  0

МеМеn /+ϕ ) 

из контактирующих между собой металлов (см. примеры 1 и 2). 

3.5.7. Протекторная защита 

Протекторная защита – контакт защищаемого изделия с более активным ме-
таллом – протектором, имеющим потенциал  0

МеМеn /+ϕ  меньший, чем у защищае-

мого сплава. 



3.5.8. Катодная или анодная поляризация 

Катодная или анодная поляризация осуществляется за счёт воздействия внеш-
него источника тока.  

Сущность катодной защиты заключается в том, что защищаемое изделие под-
ключается к отрицательному полюсу внешнего источника постоянного тока, то 
есть, становится катодом. Анодом служит вспомогательный, обычно стальной 
электрод. Вспомогательный электрод (анод) растворяется, а на защищаемой кон-
струкции выделяется водород. 

Катодная поляризация используется для защиты от коррозии подземных ком-
муникаций, морских трубопроводов, корпусов подводных лодок и т.п. 

Защита металлов от коррозии наложением анодной поляризации применима 
лишь к металлам и сплавам, способным легко пассивироваться при смещении их 
потенциала в положительную сторону, например, для предотвращения коррозии 
нержавеющих сталей в серной кислоте. 

3.6.  Задания для самостоятельного решения 

Варианты заданий для самостоятельного решения приведены в табл. 5. 
Таблица 5 

Варианты составов сплавов и условий коррозии 

№  
вари-
анта 

Наименование  
изделия 

Состав сплава 
Агрессивная среда  

(стандартные условия) 

1  Шпилька  Cu-Al-Fe-Mn Водный раствор HCl 
2  Пластины компрессорные Fe-Mn-Cu-Co Влажная атмосфера 
3  Втулка  Cu-Zn-Fe-Pb H2SO4 разбавленная 
4  Лопатки турбинные Fe-Mn-Sn-Cu Влажная атмосфера 
5  Корпус вентиля Ni-Cu-Co-Sn Нейтральная водная 
6  Подшипник скольжения Sn-Cu-Cd-Ni Влажная атмосфера 
7  Ступица колеса Mg-Al-Mn-Zn Влажная атмосфера 
8  Вкладыш подшипника Cu-Sn-Zn-Co Водный раствор NaNO3 
9  Крышка редуктора Al-Mn-Fe-Sn Влажная атмосфера 
10  Кольцо уплотнительное Cu-Ni-Sn-Pb Влажная атмосфера 
11  Корпус реактора Pb-Fe-Cu-Ti Водный раствор HCl 
12  Полоса прокатная Zn-Al-Cu-Mg Влажная атмосфера 
13  Вкладыш подшипника Sn-Cu-Cd-Ni H2SO4 разбавленная 
14  Венец червячного колеса Cu-Zn-Al-Fe Влажная атмосфера 
15  Втулка  Mg-Al-Zn-Mn Нейтральная водная 
16  Головка блока цилиндров Al-Cu-Ni-Zn Влажная атмосфера 
17  Кронштейн  Fe-Mn-Al-Cd Водный раствор NaCl 
18  Станина Fe-Cu-Mn-Ni Влажная атмосфера 



Окончание таблицы 5 
№  

вари-
анта 

Наименование  
изделия 

Состав сплава 
Агрессивная среда  

(стандартные условия) 

19  Корпус компрессора Al-Mg-Ti-Be Влажная атмосфера 
20  Корпус подшипника Fe-Cr-Mn-Ni Водный раствор HCl 
21  Корпус клапана Fe-Cr-Mn-Al Влажная атмосфера 
22  Шестерня Cu-Zn-Mn-Pb Влажная атмосфера 
23  Цанга Fe-Mn-Ni-Al Водный раствор К2SO4 
24  Корпус реактора Fe-Cu-Mn-Cd Водный раствор КNO3 
25  Подшипник сепаратора Cu-Zn-Pb-Cd Влажная атмосфера 
26  Корпус насоса Al-Ti-Zn-Mg Водный раствор Na2SO4 
27  Колесо фрикционное Cu-Al-Mn-Fe Влажная атмосфера 
28  Пружина часовая Fe-Ni-Cr-Mn Влажная атмосфера 
29  Ванна электролизёра Fe-Cr-Ni-Al H2SO4 разбавленная 
30  Шестерня  Cu-Ni-Pb-Zn Морская вода 

Для выполнения задания необходимо изучить теоретические основы процес-
сов коррозии и методов защиты металлов от агрессивного воздействия окружаю-
щей среды [1–4]. 

Опишите электрохимическую коррозию Вашего варианта в заданных условиях 
(таблица 5) по следующей схеме. 

3.6.1. Используя табл. 1 Приложения, определите, какая структурная 
составляющая данного сплава будет разрушаться в первую очередь. Напи-
шите уравнение соответствующего процесса окисления. 

3.6.2. Укажите, какое вещество является окислителем в данной агрес-
сивной среде, и приведите уравнение процесса восстановления окислителя. 

3.6.3. Используя справочные данные (табл. 1 Приложения), подберите 
металлы, которые можно использовать по отношению к изделию из данно-
го Вам сплава в качестве анодного и катодного покрытий. 

3.6.4. Составьте электродные уравнения процессов коррозии указан-
ного изделия при нарушении целостности выбранных анодного и катодно-
го покрытий в указанной среде. Сделайте обоснованный вывод о надёжно-
сти выбранных Вами защитных покрытий. 

Порядок выполнения задания приведён в примерах 1, 2. 

Пример 1  Лопатки паровых турбин изготовлены из конструкционной стали 
состава Fe-Mn-Sn-Cu и эксплуатируются в водном растворе KCl при стандартных 
условиях. Опишите процесс электрохимической коррозии этого изделия в задан-
ных условиях. Подберите анодное и катодное покрытия для данного сплава. 



Решение 
1. Определяем, какая составляющая сплава будет корродировать в первую 

очередь, сравнивая значения стандартных электродных потенциалов металлов 
сплава (табл. 1 Приложения):   

0
МnМn2 /+ϕ = –1,18 В < 0

FeFe2 /+ϕ  = – 0,44 В < 0
SnSn2 /+ϕ  = –0,14 В < 0

CuCu2 /+ϕ = +0,34 В. 

Наиболее активным (имеет наименьшее значение электродного потенциала) 
является Mn. Следовательно, эта составляющая сплава разрушается в первую 
очередь. Таким образом, уравнение анодного процесса имеет вид: 

(–)  А:    Мn  –  2е   →  Мn2+. 
2. Так как соль KCl не подвергается гидролизу, то среда её раствора остаётся 

нейтральной
∗. Окислителем в нейтральной водной среде служит кислород, рас-

творённый в воде (О2, Н2О). Уравнение катодного процесса восстановления окис-
лителя  – кислородная деполяризация: 

(+)  К:    О2  +  4е   +  2 Н2О  →  4 ОН–   или   ½ О2  +  2е   +  Н2О  →  2 ОН–. 
3. В качестве анодного покрытия для данного изделия может служить любой 

из ряда металлов с  0
МnМеn /+ϕ < 0

МnМn2 /+ϕ , например, алюминий, так как его элек-

тродный потенциал  0
AlAl 3 /+ϕ  = –1,66 В меньший, чем у любого металла данного 

сплава, следовательно, он более активен, чем активная составляющая сплава – 
Mn. Материалом катодного покрытия может служить любой металл с большим, 
чем +0,35 В электродным потенциалом (по данным табл. 1 Приложения), напри-
мер, серебро, так как 0

AgAg /+ϕ = +0,80 В выше, чем у наименее активной состав-

ляющей данного сплава – Cu. 
4. При нарушении целостности покрытия в первую очередь всегда будет раз-

рушаться самый активный металл, к которому осуществляется доступ окислителя 
среды. Так, в случае покрытия изделия алюминием (анодное покрытие) процессы 
окисления-восстановления будут выглядеть следующим образом: 

(–)  А:    Al  –  3е   →  Al3+, 
(+)  К:    О2  +  4е   +  2 Н2О  →  4 ОН–. 

При нарушении целостности катодного покрытия (Ag) электродные процессы 
коррозионного ГЭ будут следующие: 

(–)  А:    Мn  –  2е   →  Мn2+, 
(+)  К:    О2  +  4е   +  2 Н2О  →  4 ОН–. 

Таким образом, анодное покрытие более эффективное в борьбе с электрохи-
мической коррозией, так как даже при нарушении их целостности сами, разруша-
ясь, они сохраняют свои защитные функции. 

Пример 2  Крепёжное изделие изготовлено из бронзы состава Cu-Sn-Pb-Zn. 
Напишите уравнения электродных процессов коррозии данного изделия в раство-
ре разбавленной серной кислоты в стандартных условиях. Подберите анодное и 
катодное покрытия для данного сплава. 

                                                           
∗ Приведённые в вариантах заданий растворы солей NaNO3, Na2SO4, NaCl, KNO3 и K2SO4 также 
имеют рН ≈ 7. 



Решение 
1. Из табл. 1 Приложения находим и сравниваем стандартные электродные 

потенциалы металлов, входящих в состав сплава: 
0

ZnZn2 /+ϕ = –0,76 В < 0
SnSn2 /+ϕ  = –0,14 В < 0

PbPb2 /+ϕ  = – 0,13 В < 0
CuCu2 /+ϕ = +0,34 В. 

Наиболее активной составляющей является Zn, следовательно, он будет раз-
рушаться в первую очередь. Уравнение анодного процесса имеет вид: 

(–)  А:    Zn  –  2е   →  Zn2+. 

2. Окислителем в растворе разбавленной серной кислоты является ион Н+. 
уравнение катодного процесса его восстановления – водородная деполяризация: 

(+)  К:    2 Н+  +  2е   →  Н2. 

3. В качестве анодного покрытия для данного сплава может быть выбран ме-
талл с меньшим, чем у Zn потенциалом, например, титан Ti, так как  

0
TiТi 2 /+ϕ  = –1,63 В < 0

ZnZn2 /+ϕ = –0,76 В (табл. 1 Приложения).  

Материалом катодного покрытия может служить металл с большим, чем у Cu 
потенциалом, например, золото, так как 0

AuAu3 /+ϕ  = +1,50 В > 0
CuCu2 /+ϕ = +0,34 В. 

4. При нарушении целостности анодного покрытия процессы окисления-
восстановления будут следующими: 

(–)  А:    Ti  –  2е   →  Ti2+, 
(+)  К:    2 Н+  +  2е   →  Н2. 
В случае появления повреждений на катодном покрытии будет происходить 

процесс окисления поверхности самого крепёжного изделия и дальнейший выход 
его из строя: 

(–)  А:    Zn  –  2е   →  Zn2+. 
Катодный процесс – восстановление ионов Н+: 
(+)  К:    2 Н+  +  2е   →  Н2. 
Таким образом, катодные покрытия сохраняют свои защитные функции только 

при условии их целостности. При появлении повреждений на их поверхности ка-
тодные покрытия, в отличие от анодных, уже не препятствуют коррозии изделия. 

4. ЭЛЕКТРОЛИЗ 

4.1.  Общие положения 

Электролизом называют окислительно-восстановительный процесс, проте-
кающий на электродах при пропускании постоянного (или при одновременном 
наложении переменного) электрического тока через раствор или расплав электро-
лита. 



В силу использования внешнего источника тока, электролиз – несамопроиз-
вольный процесс, поэтому для него изменение энергии Гиббса ∆G > 0 и определя-
ется по формуле: 

∆G  =  n F Up,                                           (4.1) 
где  n – число электронов, участвующих в процессе;  F – постоянная Фарадея;  
Up – разность равновесных потенциалов (катода и анода). 
 Устройство для проведения электролиза называется электролизёром и со-
стоит, в принципе, из двух электродов, один из которых подсоединён к положи-
тельному полюсу источника тока и служит анодом. На нём происходит, как и в 
ГЭ процесс окисления. Второй электрод присоединён к отрицательному полюсу и 
является катодом. На его поверхности идёт процесс восстановления. 

4.2. Поляризация при электролизе 

При прохождении электрического тока возникает электрохимическая поляри-
зация, поэтому потенциал катода становится более отрицательным, а потенциал 
анода более положительным на величины перенапряжения ηк и ηа соответствен-
но. 

Наименьшая разность потенциалов, необходимая для проведения электролиза 
с заметной скоростью, называется напряжением разложения  UНР и вычисляется 
по формуле: 

UНР  =  (ϕа + ηа) – (ϕк – ηк).                                     (4.2) 
Ввиду омических потерь и поляризации электродов с увеличением силы тока 

напряжение на клеммах электролизёра возрастает, что приводит к большому рас-
ходу электроэнергии. Для снижения внутреннего сопротивления электролизёра, в 
зависимости от конкретных условий, применяют: электролиты с высокой удель-
ной проводимостью, повышают температуру, уменьшают расстояние между элек-
тродами, увеличивают площадь их поверхности. Наряду с этим поляризация мо-
жет быть снижена за счёт подбора материала электродов с низким перенапряже-
нием электродных реакций, использования катализатора, увеличением концен-
трации реагента и перемешиванием электролита. 

Очень велики перенапряжения при выделении на электродах водорода (
2Н

η ) и 

кислорода (
2О

η ) (табл. 4 Приложения). Водород на катоде выделяется при потен-

циале )(

/

i

ОH2НOH2 22
−+

ϕ  более отрицательном, чем равновесный −+
ϕ

ОH2НOH2 22 /
 (табл. 2 

Приложения), отвечающей рН данного раствора. Перенапряжение выделения ки-
слорода на аноде (табл. 4 Приложения) смещает его потенциал )(

/

i

H4OOH2 22
++

ϕ  в 

сторону более положительных значений от равновесного потенциала кислородно-
го электрода ++

ϕ
H4OOH2 22 /

 при соответствующем рН (табл. 2 Приложения). 

Перенапряжение выделения металлов на катоде невелико и составляет от 0 до 
нескольких милливольт, вследствие чего этой величиной при расчётах, как прави-
ло, пренебрегают. 



4.3.  Последовательность процессов окисления и  
восстановления частиц на электродах 

Большое влияние на протекание процессов электролиза водных растворов 
электролитов оказывает природа электродов и, прежде всего, анодов. Различают 
нерастворимые и растворимые аноды. В качестве нерастворимых анодов приме-
няют графит, золото и платиновые металлы, имеющие большие положительные 
значения равновесных электродных потенциалов. 

Растворимые аноды в процессе электролиза могут окисляться и в виде ионов 
переходить в раствор электролита. Рассмотрение электрохимических процессов 
электролиза в случае отсутствия перегородки между анодным и катодным про-
странством следует начинать с процессов окисления на аноде, так как возможно 
растворение (окисление) анода, переход ионов соответствующего металла в ка-
тодное пространство и их последующее восстановление на катоде. 

Процессы, протекающие на электродах при электролизе, зависят от относи-
тельных значений их электродных потенциалов. Из нескольких возможных про-
цессов будет протекать тот, осуществление которого связано с минимальной за-
тратой энергиии. В соответствии с этим действует правило: на аноде в первую 
очередь будут окисляться восстановленные формы систем с наименьшей алгеб-
раической величиной потенциала ϕ, т.е. более активные восстановители, а на ка-
тоде будут восстанавливаться окисленные формы электрохимических систем, 
имеющих наибольшую величину электродного потенциала, т.е. наиболее актив-
ные окислители. 

Электродные реакции окисления и восстановления, происходящие в двойном 
электрическом слое (ДЭС), называются первичными. 

Вторичные реакции при электролизе могут быть ионными, окислительно-
восстановительными, реакциями рекомбинации атомов газообразных веществ в 
молекулы. Эти процессы обусловлены взаимодействием продуктов первичных 
реакций друг с другом, с материалом электродов (образование амальгам при вы-
делении некоторых металлов на ртутном электроде и др.) и со средой (образова-
ние хлоратов и гипохлоритов при электролизе растворов хлоридов) и не локали-
зуется в ДЭС. 

При рассмотрении электролиза и составлении схемы процессов, преимущест-
венно протекающих на электродах введены условные обозначения: анод и катод 
обозначаются стрелками с указанием материала из которого они изготовлены, 
вертикальной чертой условно разделяется анодное и катодное пространства. 
Сравниваемые электродные потенциалы подчёркиваются горизонтальной чертой, 
а процессы, которые наиболее вероятны на аноде и катоде заключаются в рамку. 

4.4.  Электролиз расплавов 

Из расплавов электролизом получают щелочные и щелочно-земельные метал-
лы, а также алюминий, хром, титан, цирконий, торий, бор и др. При электролизе 
расплавов исключены побочные реакции, связаны с разложением воды (см. при-
мер 1). Расплавы щелочей и солей активно диссоциируют на ионы при высоких 



температурах. Их ионы более подвижны, чем гидратированные ионы в водных 
растворах. Поэтому сопротивление расплавов и перенапряжение диффузии мало. 
Перенапряжение перехода электронов в химических реакциях при высоких тем-
пературах также невелико. 

Процесс электролиза расплавов осложняется высокой химической активно-
стью продуктов электролиза, возможностью их взаимодействия с газами воздуха, 
с электролитом и с материалом ванны электролизёра. Поэтому продукты электро-
лиза должны быть полностью разделены, а вещества, используемые в качестве 
электролитов, не должны содержать посторонних примесей. 

Для расчёта процессов электролиза расплавов нельзя пользоваться рядом 
стандартных электродных потенциалов, так как это потенциалы окислительно-
восстановительных процессов в водных растворах. Для расплавов существуют 
свои электродные потенциалы. 

В ряде случаев, для определения последовательности электродных процессов 
при электролизе расплавов можно руководствоваться положением элементов в 
периодической системе, сравнительной характеристикой химических свойств 
элементов и ионов. 

4.5.  Электролиз водных растворов 

В водных растворах, в отличие от расплавов, все ионы находятся в гидратиро-
ванном состоянии. Вода, как слабый электролит, диссоциирует на ионы Н+ (Н3+) и 
ОН

–, концентрация каждого из которых незначительна – 10–7 моль/л. Поэтому при 
рассмотрении электродных реакций необходимо учитывать возможность участия 
в них молекул Н2О. 

На аноде при электролизе водных растворов щелочей, кислородосодержащих 
кислот (HNO3, H2SO4, H3PO4, Н2СО3 и др.) и их солей, в соответствии с правилом 
происходит в первую очередь окисление материала анода, если он растворим, или 
электрохимическое окисление воды, либо при определённых условиях (наимень-
шая величина окислительно-восстановительного потенциала из всех) окисление 
кислородосодержащих ионов. На инертном аноде возможно электрохимическое 
окисление воды с выделением кислорода. В зависимости от рН раствора (табл 2 
Приложения) этот процесс протекает по-разному. В кислой и нейтральной средах 
уравнение процесса имеет вид: 

2 Н2О – 4е   →  О2 + 4 Н+, 
а в щелочной среде: 

4 ОН– – 4е   →  О2 + 2 Н2О. 
На катоде при электролизе кислых растворов из воды выделяется водород, 

вследствие разрядки его ионов: 
2 Н+ + 2е   →  Н2. 
В нейтральных и щелочных средах происходит электрохимическое восстанов-

ление воды: 
2 Н2О + 2е   →  Н2 + 2 ОН–. 



Значения электродных потенциалов указанных процессов приведены в табл. 2 
Приложения. 

Необходимо помнить, что при определении наиболее вероятных электродных 
процессов при электролизе растворов электролитов следует учитывать перена-
пряжение выделения кислорода 

2О
η  и водорода 

2Н
η  на материале электродов 

(табл 4 Приложения).  

4.6.  Количественные соотношения при электролизе.  
Законы Фарадея 

Количественные зависимости при электролизе описаны двумя законами 
Майкла Фарадея. 

Первый закон Фарадея: массы, выделившихся или перешедших в электролит 
веществ при электролизе, прямо пропорциональны количеству электричества, 
прошедшего через раствор или расплав электролита. 

Второй закон Фарадея: при прохождении через различные электролиты одина-
кового количества электричества массы, выделившихся или перешедших в элек-
тролит веществ прямо пропорциональны их химическим эквивалентам. 

Оба закона Фарадея можно выразить общей формулой (объединённый закон 
Фарадея) 

nF

М

F

М
m эк τ=τ= II

,                                               (4.3) 

где  m – масса веществ, выделившихся на электроде, г;  Мэк – молярная масса эк-
вивалента вещества, г/моль; I –  сила тока, А;  F – число Фарадея, приближённо 
равное 96 500 Кл/моль;  М – молярная масса вещества, г/моль;  n – число электро-
нов, необходимое для образования данного вещества на электроде. 

При электролизе масса восстановленного или окисленного вещества всегда 
меньше, чем теоретически рассчитанная по законам Фарадея. Это объясняется 
тем, что наряду с основными электродными процессами протекают побочные, на-
пример, взаимодействие образовавшегося вещества с электродом или электроли-
том, выделение наряду с металлом водорода и др. (см. пп. 4.2 и 4.4). Поэтому для 
учёта той части прошедшего через раствор электричества, которая расходуется на 
получение основного продукта, введено понятие «выход по току». Выход по току  
µ – отношение реальной массы ∆m полученного вещества при электролизе к мас-
се, вычисленной на основании объединённого закона Фарадея (4.3.)  ∆mтеор: 

%100
m

m

теор∆
∆=µ .                                                      (4.4) 



4.7.  Задачи для самостоятельного решения 

Варианты заданий для самостоятельного решения приведены в табл. 6. 
Таблица 6 

Варианты условий процесса электролиза 

Материал  
электродов 

№
  в
ар
и
ан
та

 

Теоретический вопрос 

анод  катод  

Состав  
электролита 
(водный рас-
твор или рас-

плав)  
µ = 90% 

Характер 
среды 

Условия 
(станд. или 
атмосф. 
воздуха) 

1  Устройство и принцип ра-
боты электролизёра 

Fe Fe FeSO4 рН < 7 Воздух 

2  Потенциал разложения ве-
щества 

С С 
K2S 

(расплав) 
– то же 

3  Процессы, протекающие на 
аноде электролизёра 

Ag Ag NiCl2 рН < 7 – « – 

4  Процессы, протекающие на 
катоде электролизёра 

Ag Ag NaCl рН = 7 
Стандарт. 
условия  

5  Обессоливание воды элек-
тролизом 

Ni Cu NiSO4 рН < 7 Воздух 

6  Электролитическая очист-
ка металлов 

Fe Fe Al2(SO4)3 рН = 7 – « – 

7  Перенапряжение выделе-
ние газов на электродах 

Cd Cd NaOH рН > 7 – « – 

8  Законы Фарадея для элек-
тролиза 

Pt 
(глад
кая) 

C KJ рН > 7 – « – 

9  Выход по току Cd Fe CdSO4 рН < 7 – « – 
10  Электрохимический экви-

валент вещества 
Co Cu CoCl2 рН < 7 – « – 

11  Молярная масса электро-
химического эквивалента 

Cu Cd CuSO4 рН < 7 
Стандарт. 
условия  

12  Явление поляризации при 
электролизе 

Co Cu CoCl2 рН = 7 
Стандарт. 
условия  

13  Получение щелочных ме-
таллов электролизом 

Ag Cu AgNO3 рН < 7 Воздух 

14  Сходство и различие галь-
ванического и электроли-
тического процессов 

C C 
KCl 

(расплав) 
– – « – 

 



Окончание таблицы 6 

Материал  
электродов 

№
  в
ар
и
ан
та

 

Теоретический вопрос 

анод  катод  

Состав  
электролита 
(водный рас-
твор или рас-

плав)  
µ = 90% 

Характер 
среды 

Условия 
(станд. или 
атмосф. 
воздуха) 

15  Особенности электролиза 
водных растворов в зави-
симости от характера сре-
ды 

Pt 
(глад
кая) 

C KOH рН > 7 
Стандарт. 
условия  

16  Гальванопластика Ni Cu CuSO4 рН < 7 Воздух 
17  Гальваностегия  

Cd Cd CdSO4 рН < 7 
Стандарт. 
условия  

18  Растворимые электроды Cu C KJ рН < 7 Воздух 
19  Нерастворимые электроды Ni Fe NiSO4 рН = 7 – « – 
20  Электролитическое разло-

жение воды на инертных 
электродах 

C C NaF рН = 7 – « – 

21  Побочные процессы при 
электролизе 

Fe Fe ZnSO4 рН > 7 
Стандарт. 
условия  

22  Электрохимическое шли-
фование металлических 
изделий 

Ni Ni Cr2(SO4)3 рН = 7 Воздух 

23  Электролитическая ванна, 
типы 

Pt Pt CuBr2 рН = 7 
Стандарт. 
условия  

24  Электролиз расплавов Sn Fe SnSO4 рН < 7 Воздух 
25  Электролиз водных рас-

творов солей 
Ag Cu AgNO3 рН < 7 – « – 

26  Анодные процессы при 
электролизе растворов со-
лей 

Zn Zn ZnSO4 рН = 7 – « – 

27  Катодные процессы при 
электролизе растворов со-
лей 

Fe C FeSO4 рН < 7 
Стандарт. 
условия  

28  Влияние характера среды 
на процесс электролиза 

Co Co CoSO4 рН = 7 Воздух 

29  Электрополирование  
(рассмотреть на примере) 

Sn Cu CuSO4 рН = 7 Воздух 

 
Для выполнения задания следует изучить теоретические основы процесса 

электролиза [2–4]. 



При решении задания необходимо соблюдать следующий порядок. 
Во-первых, дайте развёрнутый ответ на теоретический вопрос Вашего вариан-

та (табл. 6), затем опишите процесс электролиза водного раствора (или расплава), 
предложенный в табл. 6 соли при заданных условиях, считая температуру  
t = 25 °С, плотность тока на электродах  i = 10 А/м2 по следующей схеме. 

4.7.1. Составьте схему электролизёра, указав материал и знаки 
заряда анода и катода. 

4.7.2. Определите частицы, которые могут принимать участие в 
процессах разрядки на электродах при указанном составе электролита. 

4.7.3. Укажите, какие ионы раствора (или расплава) электролита 
будут диффундировать в анодное, какие в катодное пространство элек-
тролизёра. Напишите возможные электродные процессы, соответст-
вующие этим ионам на аноде и на катоде, определив их потенциалы, 
включая электродный потенциал разрядки молекул воды с учётом рН 
среды и условий электролиза, а также электродный потенциал анода, ес-
ли он является растворимым (табл. 1, 2, 3 Приложения). 

4.7.4. Приведите значения перенапряжения выделения кислоро-
да 

2О
η  на аноде и водорода  

2Н
η  на катоде, используя табл. 4 Приложе-

ния. Величину перенапряжения выделения кислорода на материале ано-
да необходимо прибавить к значению электродного потенциала окисле-
ния молекул воды: 

)(

/

i

H4OOH2 22
++

ϕ   =  ++
ϕ

H4OOH2 22 /
  +  

2О
η , 

а величину перенапряжения выделения водорода на материале катода нужно вы-
честь из значения потенциала восстановления молекул воды: 

)(

/

i

ОH2НOH2 22
−+

ϕ   =  −+
ϕ

ОH2НOH2 22 /
  –  

2Н
η . 

4.7.5. Учитывая, что на аноде будет преимущественно проте-
кать тот процесс, электродный потенциал которого более электроотри-
цателен, а на катоде процесс с более электроположительным потенциа-
лом, запишите наиболее вероятные электродные процессы и заключите 
их в рамку. 

4.7.6. Вычислите массу веществ, которые выделяются на элек-
тродах в рассмотренном Вами процессе электролиза при пропускании 
через раствор (или расплав) электролита тока силой 5 А в течение 30 
минут, если выход по току принять равным 90 %. 

Порядок составления и расчёта электрохимических процессов электролиза 
водных растворов и расплавов электролитов приведён в примерах 1–3. 

Пример 1  Составьте схему и напишите уравнения электродных процессов, 
протекающих на графитовых электродах при электролизе расплава NaOH. Опре-
делите массу веществ, которые выделятся на электродах при пропускании через 
данный расплав тока силой 10 А в течении 20 минут, если выход по току µ со-
ставляет 80 %. 



Решение  Составим схему электролиза, учитывая, что расплавы щелочей при 
высоких температурах диссоциирует на ионы: 

NaOH  →  Na+  +  OH– 
 

А  (+) 
OH– Na+ 

(–)  К 

  графит    графит 

4 ОН– – 4е   →  О2 + 2 Н2О   4 Na+  +  4е   →  4 Na 

Общий процесс    4 NaOH  →  4 Na  +  О2  +  2 Н2О. 

Теоретическая масса натрия, выделившегося на катоде, определяется с помо-
щью объединённого закона Фарадея: 

.г2,86
50096

60201023
(Na)∆mтеор =⋅⋅⋅=  

Учитывая, что выход по току  µ = 80%, рассчитывается практическая масса Na, 
выделившегося на катоде: 

∆m  =  2,86 ⋅ 80/100  =  2,29 г. 
Для определения массы  О2, выделившегося  на аноде можно составить пропор-
цию, используя закон эквивалентов: 

2,29 г     –    4 ⋅ 23 г/моль; 
∆m O2      –         32 г/моль. 

Следовательно,  ∆m O2  =  2,29 ⋅ 32/92  =  0,79 г. 
Аналогично, с помощью пропорции, можно определить массу выделившейся на 
аноде воды: 

2,29 г     –    4 ⋅ 23 г/моль; 
∆m Н2О    –    2 ⋅ 18 г/моль. 

Таким образом,  ∆m Н2О  =  2,29 ⋅ 36/92  =  0,89 г. 

Пример 2  Какие вещества и в каком количестве будут выделяться на графито-
вых (инертных) электродах и образовываться в растворе при электролизе 1 М 
водного раствора MgCl2 (условия стандартные и рН = 7), если пропускать ток си-
лой  I = 10 А в течении времени  τ = 6 часов. 



Решение   
Составим схему электролиза: 

MgCl2  →  Mg2+  +  2 Cl–;  Н2О 
Станд. услов.;  рН = 7 

А  (+) 
Cl–;  Н2О(OH–) Mg2+;   Н2О(Н+) 

(–)  К 

  графит 
0

ClCl2 2/−ϕ  = +1,36 В; 

2 Сl– –2е   →  Cl2. 
++

ϕ
H4OOH2 22 /

 = +0,815 В; 

2 Н2О – 4е   →  О2 + 4 Н+. 

СО2 /η  = 1,1 В; 
)(

/

i

H4OOH2 22
++

ϕ  = ++
ϕ

H4OOH2 22 /
 + СО2 /η  = 

=  0,815 + 1,1  =  1,915 В. 

   графит 
0

MgMg2 /+ϕ  = –2,36 В; 

Mg2+  +  2е   →  Mg. 
−+

ϕ
ОH2НOH2 22 /

 = –0,414 B; 

2 Н2О + 2е   →  Н2 + 2 ОН–. 

СН2 /η  = 0,65 B; 
)(

/

i

ОH2НOH2 22
−+

ϕ  = −+
ϕ

ОH2НOH2 22 /
 – СН2 /η  = 

=  –0,414 – 0,65  =  –1,064 В. 

2 Сl– –2е   →  Cl2   2 Н2О + 2е   →  Н2 + 2 ОН– 
 

Таким образом, на аноде выделяется хлор, на катоде водород, а в растворе образу-
ется гидроксид магния  Mg(ОН)2. Количества образовавшихся  веществ можно 
рассчитать, используя приведённую в предыдущем примере формулу (4.3), объе-
диняющую оба закона Фарадея:  

F

М
m эк τ= I

, 

где  Мэк –  молярная масса эквивалентов вещества, г/моль. 
Масса выделившегося водорода, учитывая что  

2НэкМ = 1,0 г/моль, составляет: 

.,
,

г2382
50096

360061001 =⋅⋅⋅
 

Масса выделившегося хлора, учитывая что  
2ClэкМ = 35,5 г/моль, составляет: 

.,
,

г4679
50096

3600610535 =⋅⋅⋅
 

Масса образовавшегося в растворе гидроксида магния, учитывая что   

2Mg(OH)экМ = 29,15 г/моль, составляет: 

.,
,

г2462
50096

36006101529 =⋅⋅⋅
 

Пример 3  Составьте схему электролиза и напишите уравнения электродных 
процессов, протекающих на никелевых электродах (с учётом перенапряжения) 
при электролизе водного раствора сульфата алюминия в атмосфере воздуха, при 
концентрации ионов  +3Al

С = 1 моль/л в нейтральной среде, рН = 7. Какое вещест-



во и в каком количестве выделится на катоде, если сила тока  I = 20 А, время 
электролиза 5 часов, а выход по току составляет 85 %? 

Если водный раствор электролита содержит анионы кислородсодержащих ки-
слот ( −

3NO ; −2
4SO ; −2

3CO ; −3
4PO ; −

4ClO ; −
4MnO ; −2

72OCr  и др.), то на аноде они или 
не способны окисляться или их окисление происходит при очень высоких потен-
циалах (см. табл. 3 Приложения). Ввиду этого на аноде окисляются либо молеку-
лы воды, в зависимости от внешних условий и рН среды, либо материал анода, 
если он растворим. 

Составим схему процесса электролиза: 
Al 2(SO4)3  →  2 Al3+  +  3 −2

4SO ;  Н2О 
Атмосферный воздух;  рН = 7 

А  (+) Ni;  −2
4SO ;  Н2О(OH–) Ni2+;  Al3+;  Н2О(Н+) 

(–)  К 

 Ni 
0

NiNi2 /+ϕ  = –0,25 В; 

Ni – 2е   →  Ni2+. 
0

SO2OS 2
4

2
82

−−ϕ
/

 = +2,01 В; 

2 −2
4SO  –2е   →  −2

82OS . 

++
ϕ

H4OOH2 22 /
 = +0,805 В; 

2 Н2О – 4е   →  О2 + 4 Н+. 

NiО2 /η  = 0,70 В; 
)(

/

i

H4OOH2 22
++

ϕ  = ++
ϕ

H4OOH2 22 /
 + NiО2 /η  = 

=  0,805 + 0,70  =  1,505 В. 

Наименьшим электродным потенциалом 
обладает процесс окисления никеля. Сле-
довательно, в соответствии с правилом, 
будет происходить процесс: 

 Ni 
0

NiNi2 /+ϕ  = –0,25 В; 

Ni2+ + 2е   →  Ni. 
0

AlAl3 /+ϕ  = –1,66 В; 

Al 3+  +  3е   →  Al. 
−+

ϕ
ОH2НOH2 22 /

 = –0,228 B; 

2 Н2О + 2е   →  Н2 + 2 ОН–. 

NiН2 /η  = 0,30 B; 
)(

/

i

ОH2НOH2 22
−+

ϕ = −+
ϕ

ОH2НOH2 22 /
 – NiН2 /η  = 

=  –0,228 – 0,30  =  –0,528 В. 
Наибольшим электродным потенциа-
лом обладает процесс восстановления 
ионов никеля. Следовательно, в соот-
ветствии с правилом, будет происхо-
дить процесс:  

Ni – 2е   →  Ni2+   Ni2+ + 2е   →  Ni 
 
Теоретическую массу никеля, выделившегося при электролизе согласно усло-

виям данной задачи можно рассчитать, используя известную формулу (4.3): 

г. 109,49    
50096

360052029,35
    

F

τМ
    (Ni)m (Ni)эк

теор =⋅⋅⋅==
I

 

Учитывая, что выход по току µ = 85 %, вычисляем реальную массу никеля, вос-
становленного на катоде: 

г. 93,07    
100

8549109 =⋅,
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ПРИЛОЖЕНИЕ 

Таблица 1 
Стандартные электродные потенциалы металлов 

( +nМе
С  = 1 моль/л, t = 25 °°°°C) 

Электродная сис-
тема ϕ0, В 

Электродная сис-
тема ϕ0, В 

Li +/Li –3,05 Ni2+/Ni –0,25 

K+/K –2,92 Sn2+/Sn –0,14 

Cs+/Cs –2,92 Pb2+/Pb –0,13 

Ba2+/Ba –2,91 Fe3+/Fe –0,04 

Ca2+/Ca –2,87 2H+/H2 0,00 

Na+/Na –2,71 Sn4+/Sn +0,01 

Mg2+/Mg –2,36 Bi3+/Bi +0,22 

Be2+/Be –1,85 Cu2+/Cu +0,34 

Al 3+/Al –1,66 Cu+/Cu +0,52 

Ti2+/Ti –1,63 +2
2Hg /Hg +0,79 

Mn2+/Mn –1,18 Ag+/Ag +0,80 

Zn2+/Zn –0,76 Hg2+/Hg +0,85 

Cr3+/Cr –0,74 Pd2+/Pd +0,99 

Fe2+/Fe –0,44 Pt2+/Pt +1,19 

Cd2+/Cd –0,40 Au3+/Au +1,50 

Co2+/Co –0,28 Au+/Au +1,69 



Таблица 2 
Потенциалы водородного и кислородного электродов 

при различных условиях (t = 25 °°°°C) 

Парциальные давления 

водорода кислорода 

101,325 кПа = 1 атм 
(стандартное) 

5⋅10–5 кПа =  
= 5⋅10–7 атм 

(воздух) 

101,325 кПа = 1 атм 
(стандартное) 

5⋅10–5 кПа =  
= 5⋅10–7 атм 

(воздух) 

Среда и кон-
центрация Н+ 

2НН2 /+ϕ  
ОН2Н4О 22 /++

ϕ  

кислая,  
[H+] = 1, 
pH = 0 

0,000 +0,186 +1,229 +1,18 

нейтральная,  
[H+] = [OH–] = 
= 10–7, pH = 7 

–0,414 –0,228 +0,815 +0,805 

щелочная,  
[OH–] = 1, 
pH = 14 

–0,828 –0,641 +0,401 +0,391 



Таблица 3 
Стандартные электродные потенциалы некоторых  

окислительно-восстановительных и газовых электродов при t = 25 °°°°C 

Электродная система ϕ0, В 

S / S2– –0,51 

Sn4+ / Sn2+ +0,15 
−2

4SO  / SO2 +0,17 
−2

4SO  / H2S +0,31 
−2

4SO  / S +0,36 

I2 / 2 I– +0,53 
−
3NO  / NO2 +0,755 

Fe3+ / Fe2+ 0,77 
−
3NO  / +

4NH  0,87 
−
3NO  / NO +0,957 

Br2 / 2 Br– +1,065 
−
3NO  / N2O +1,116 

−
3NO  / N2 +1,246 

−2
72OСr  / 2 Cr3+ +1,33 

Cl2 / 2 Cl– +1,36 
−
4MnO  / Mn2+ +1,51 

−2
82OS  / 2 −2

4SO  +2,01 

F2 / 2 F– +2,87 



Таблица 4 
Перенапряжение выделения водорода 

2Нη  и кислорода 
2Оη   

на различных металлах при i = 10 А/м2 

Металл 2Н
η  

2О
η  Металл 2Н

η  
2О

η  

Pb 1,23 0,69 Cu 0,48 0,40 

Hg 1,07 – Ti 0,40 – 

Cd 1,05 0,90 Fe 0,36 0,30 

Zn 0,83 – Ni 0,30 0,70 

Al 0,70 – Co 0,20 0,24 

Sb 0,67 – Pd 0,15 0,94 

Ag 0,65 0,50 W 0,13 – 

Графит 0,65 1,10 Pt (гладкая) 0,07 1,18 

Sn 0,63 – Au 0,04 1,34 

Mn 0,50 – 

Bi 0,48 – 
Pt  

(платинированная) 
0,00 0,70 
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Стандартные  электродные потенциалы металлов 
( +nМе
С  = 1 моль/л, t = 25 °°°°C) 

Электродная сис-
тема ϕ0, В 

Электродная сис-
тема ϕ0, В 

Li +/Li –3,05 Ni2+/Ni –0,25 

K+/K –2,92 Sn2+/Sn –0,14 

Cs+/Cs –2,92 Pb2+/Pb –0,13 

Ba2+/Ba –2,91 Fe3+/Fe –0,04 

Ca2+/Ca –2,87 2H+/H2 0,00 

Na+/Na –2,71 Sn4+/Sn +0,01 

Mg2+/Mg –2,36 Bi3+/Bi +0,22 

Be2+/Be –1,85 Cu2+/Cu +0,34 

Al 3+/Al –1,66 Cu+/Cu +0,52 

Ti2+/Ti –1,63 +2
2Hg /Hg +0,79 

Mn2+/Mn –1,18 Ag+/Ag +0,80 

Zn2+/Zn –0,76 Hg2+/Hg +0,85 

Cr3+/Cr –0,74 Pd2+/Pd +0,99 

Fe2+/Fe –0,44 Pt2+/Pt +1,19 

Cd2+/Cd –0,40 Au3+/Au +1,50 

Co2+/Co –0,28 Au+/Au +1,69 



 
Потенциалы водородного и кислородного электродов 

при различных условиях (t = 25 °°°°C) 

Парциальные давления 

водорода кислорода 

101,325 кПа = 1 атм 
(стандартное) 

5⋅10–5 кПа =  
= 5⋅10–7 атм 

(воздух) 

101,325 кПа = 1 атм 
(стандартное) 

5⋅10–5 кПа =  
= 5⋅10–7 атм 

(воздух) 

Среда и кон-
центрация Н+ 

2НН2 /+ϕ  
ОН2Н4О 22 /++

ϕ  

Кислая,  
[H+] = 1, 
pH = 0 

0,000 +0,186 +1,229 +1,18 

Нейтральная,  
[H+] = [OH–] = 
= 10–7, pH = 7 

–0,414 –0,228 +0,815 +0,805 

Щелочная,  
[OH–] = 1, 
pH = 14 

–0,828 –0,641 +0,401 +0,391 



Таблица 3 
Стандартные электродные потенциалы некоторых  

окислительно-восстановительных и газовых электродов при t = 25 °°°°C 

Электродная система ϕ0, В 

S / S2– –0,51 

Sn4+ / Sn2+ +0,15 
−2

4SO  / SO2 +0,17 
−2

4SO  / H2S +0,31 
−2

4SO  / S +0,36 

I2 / 2 I– +0,53 
−
3NO  / NO2 +0,755 

Fe3+ / Fe2+ 0,77 
−
3NO  / +

4NH  0,87 
−
3NO  / NO +0,957 

Br2 / 2 Br– +1,065 
−
3NO  / N2O +1,116 

−
3NO  / N2 +1,246 

−2
72OСr  / 2 Cr3+ +1,33 

Cl2 / 2 Cl– +1,36 
−
4MnO  / Mn2+ +1,51 

−2
82OS  / 2 −2

4SO  +2,01 

F2 / 2 F– +2,87 



  
Перенапряжение выделения водорода 

2Нη  и кислорода 
2Оη   

на различных металлах при i = 10 А/м2 

Металл 2Н
η  

2О
η  Металл 2Н

η  
2О

η  

Pb 1,23 0,69 Cu 0,48 0,40 

Hg 1,07 – Ti 0,40 – 

Cd 1,05 0,90 Fe 0,36 0,30 

Zn 0,83 – Ni 0,30 0,70 

Al 0,70 – Co 0,20 0,24 

Sb 0,67 – Pd 0,15 0,94 

Ag 0,65 0,50 W 0,13 – 

Графит 0,65 1,10 Pt (гладкая) 0,07 1,18 

Sn 0,63 – Au 0,04 1,34 

Mn 0,50 – 

Bi 0,48 – 
Pt  

(платинированная) 
0,00 0,70 

 
 


