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Термодинамика гальванического элемента
Электрохимические цепи с самопроизвольно протекающей химической

реакцией (E > 0; ΔG < 0), называют гальваническими элементами. 
Объединяя уравнение ΔG= –nFE и уравнение Гиббса-Гельмгольца

получаем
(E > 0)
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Термодинамика гальванического элемента
I Вариант

II Вариант
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Термодинамика гальванического элемента
III и IV Варианты

Примером являются концентрационные цепи,  составленные из двух
одинаковых электродов (соответственно, химическая реакция не
протекает и ΔH=0), но с разной концентрацией электролита. 
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Термодинамика гальванического элемента
V Вариант (очень редкий)

За счет энтропийного фактора (роста энтропии системы) 
совершается электрическая работа и увеличивается энтальпия
системы.

Пример: цепь «хлорсеребряный электрод | каломельный электрод»
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Во всех практических гальванических элементах
(химических источниках тока, ХИТ) реализуются
экзотермические реакции (ΔH < 0), а роль энтропийного
фактора незначительна.
При работе все практические гальванические элементы
нагреваются, т.к. происходящие в них процессы
неравновесные, и часть полезной работы неизбежно
превращается в тепло.
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Использование ЭДС для нахождения
термодинамических функций

Общее уравнение ΔG = ΔH – TΔS = –nFE
1 этап: расчет изменения свободной энергии Гиббса ΔG и константы

химического равновесия Kp
ΔG0 = –RTlnKp = –nFE0

lnKp = nFE0/RT или Kp = exp(nFE0/RT)
2 этап: расчет изменения энтропии ΔS по температурной зависимости ЭДС

3 этап: расчет изменения энтальпии ΔH по общему соотношению
ΔH = ΔG +TΔS

или
2 этап: расчет изменения энтальпии ΔH по температурной зависимости

ЭДС

3 этап: расчет изменения энтропии ΔS по общему соотношению
ΔS = (ΔH – ΔG)/T
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Окислительно-восстановительные полуреакции
Если в электрохимической цепи протекает реакция

то она разбивается на 2 электродных процесса или 2 окислительно-
восстановительные полуреакции

При этом

– наименьшее общее кратное чисел n1
и n2

Каждой полуреакции целесообразно приписать определенный
электродный потенциал, так, чтобы разность 2 электродных
потенциалов давала ЭДС суммарной цепи (реакции).

Но невозможность измерения отдельного гальвани-потенциала
означает невозможность измерения абсолютного электродного
потенциала. Можно измерить только разность потенциалов.
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Энергетическая диаграмма границы
металл – раствор
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Электрохимический потенциал называют также уровнем (или энергией) Ферми
и обозначают EF. При электрохимическом равновесии (при равновесном
электродном потенциале) уровни Ферми справа и слева от границы равны. При этом
уровень Ферми справа определяется электроактивной парой Ox/Red в растворе, 
обозначается EFredox и равен полусумме энергий уровней ВЗ и НВ. Неравенство
уровней Ферми справа и слева от границы вызывает протекание электрохимического
окисления или восстановления и появление электрического тока. 
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Относительная шкала электродных потенциалов.
Стандартный водородный электрод (с.в.э.): платинированная платина
находится в растворе кислоты с a± = 1,
газ H2 подается под давлением 1 атм.
(раньше использовали название «нормальный
водородный электрод» (н.в.э.))
Электродный потенциал с.в.э. принят равным нулю. 
Электродный потенциал E – это ЭДС равновесной
электрохимической цепи, составленной из
стандартного водородного электрода и
исследуемого электрода. Диффузионный потенциал
на границе двух растворов должен быть элиминирован
При записи электродного потенциала стандартный
водородный электрод располагают слева

Если на правом электроде поддерживаются
стандартные условия (активности всех компонентов равны 1, температура 25 

ºC, давление 1 атм), то будет измеряться стандартный электродный
потенциал E0.
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Правильно разомкнутую цепь с водородным
электродом обычно лишь подразумевают, а
записывают цепь короче:
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Таблица стандартных электродных потенциалов
Современные таблицы электродных потенциалов содержат более

500 полуреакций, расположенных в порядке возрастания E. 
Комбинируя их попарно, можно рассчитать ЭДС более 100 000 
химических реакций, определив тем самым направление
протекания реакции и константу равновесия .

Если для пары полуреакций с электродными потенциалами E1 и E2

E1

E2

оказывается, что ЭДС положительна:
то суммарная реакция

протекает слева направо.
В противном случае она протекает справа налево. 
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Таблица стандартных электродных потенциалов
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Использование таблицы электродных потенциалов при
составлении уравнений химических реакций

Например, проведем расчет для реакции аналитического открытия иона
Mn2+ висмутатом.  Для этого находим
в таблице подходящие полуреакции.
Это – обратимые превращения
перманганат ↔ Mn2+ (E0

Mn = 1,507 В)
висмутат ↔ Bi3+ (E0

Bi = 1,759 В)
Сильнее окислитель с более
положительным E0, в данном случае -
- висмутат сильнее перманганата.
Поскольку (E0

Bi – E0
Mn) = 1,759 – 1,507 = 0,252 В > 0, то восстановление

висмутата ионом марганца идет самопроизвольно с константой
равновесия

Kp = exp(nFE0/RT) = exp(10·96485·0,252 /8,341·298) ≈ 4×1042

т.е. равновесие полностью смещено в сторону образования продуктов.
Аналогично можно определить направление и константу равновесия

любой редокс-реакции.
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Использование таблицы электродных потенциалов при
составлении уравнений химических реакций

Коэффициенты суммарной химической реакции находим также с
использованием таблицы потенциалов.
Для каждой полуреакции дано число
электронов n. Необходимо найти
наименьшее общее кратное n для
n1 и n2 двух полуреакций.
Это – способ составления химических
уравнений по числу электронов.

Аналогично можно составить уравнение с коэффициентами для любой
редокс-реакции.
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