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Проблема отдельных или абсолютных электродных потенциалов — 
одна из основных проблем в электрохимии. Теория отдельных потен
циалов была основана на изучении электрокапиллярных кривых (^. 
Анализ этого метода привел В. А. Кистяковского (*) еще в 1916 г. 
к выводу, что „метод изучения" кривой Липпмана" для решения во
проса об отдельных потенциалах должно считать еще недостаточно 
выясненным". Изучение электрокапиллярных кривых привело также 
к установлению соответствия между потенциалами нулевого заряда и 
контактным потенциалом металлов (2). Вычислению электродных потен
циалов из спектроскопических и термохимических данных было 
посвящено несколько работ (3), но они не привели к определенным 
результатам. В настоящей работе дана теория абсолютных термоди
намических электродных потенциалов (е°), для вычисления которых 
использованы исключительно неэлектрохимические данные (спектро
скопические и термохимические).

Определим стандартное состояние веществ, участвующих в элек
трохимической реакции, следующим образом:

М (s) $ М+п (/) Д- пЕ~ (g),

где М, М+п, Е — символы ’металла, иона и электрона; s, /, g— обо
значения твердого, растворенного и газообразного состояния. Темпе
ратура 25° С, давление 1 атм., активность иона в растворе равна 1.

Для принятого стандартного состояния веществ электрохимиче
ской реакции введем следующие обозначения термодинамических 
функций: ЛИ — энтальпия реакции, Д5°— абсолютная энтропия реак
ции. Тогда свободная энергия электрохимической реакции Д/70 и 
абсолютный термодинамический электродный потенциал е° для при
нятого стандартного состояния определяются уравнениями:

= (1)
sO=kF°/nF, (2)

где F— постоянная Фарадея, п—-валентность иона. Значение ХМ 
определяется выражением (4):

ЛИ^^ + Нм), (3)
где X— теплота сублимации металла при 0°К, Е/— сумма потенциа
лов ионизации атома при 0°К, w— теплота гидратации иона, 
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Нм= I cpdT, где ср —молярная теплоемкость металла, 
о
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Теплота сублимации и энтальпия металлов известны из термохими
ческих данных, потенциалы ионизации — из спектроскопических дан
ных. Теплоты гидратации определяются из теплот гидратации солей 
по Берналу и Фаулеру (5), полагая, что

®л+ = wF-. (4)
Для AS0 имеем:

Д50 = 5Л1+«4- nSE_ — SM, (5)

где SM, Sj^n, SE-—абсолютные энтропии металла, растворенного 
иона и электронного газа. Энтропии растворенных ионов обычно вы
числяются, полагая энтропию Н-иона равной нулю:

Для энтропии электронного газа известно два значения: одно, вы
численное по уравнению Закура (®):

=3,28 кал/моль-1° , (7)

и другое, основанное на применении статистики Ферми (7):

SE-= 5,43 кал/моль -1 °. (8)

Так как не существует экспериментальных доказательств преиму
ществ одной величины перед другой, то взято первое значение.

Указанным путем вычисляются слагаемые уравнения (1) и, далее, 
по уравнению (2) — термодинамические электродные потенциалы е°. 
Все необходимые данные приведены в табл. 1 электродных потенциа
лов. В этой таблице и выражены в кал/моль-1°, остальные— 
в eV. Несколько величин этой таблицы требуют пояснений.

В колонке Нм в скобках помещено значение энтальпии металла, 
равное 0,06 eV, когда отсутствует экспериментально определенная 
величина; в колонке X для водорода помещено значение теплоты дис
социации: 1) у Н2-> Н; для электрода Hg, Hg++ X представляет раз
ность между теплотой сублимации и теплотой диссоциации Hg2. В ко
лонке 93 третий потенциал ионизации железа и хрома экстраполиро
ван. В колонке SM для водорода взята энтропия V2 моля газообразного 
Н2, для ртути — энтропия в жидком состоянии. В колонке S^n зна
чения, взятые в скобки, вычислены, исходя из зависимости энтропии 
гидратации ионов от радиуса или из зависимости энтропии раство
ренных ионов от радиуса (8). Теплоты гидратации ионов по Бер
налу и Фаулеру (5) вычислены заново с использованием величин срод
ства электрона к галогену, установленных Майером и Гельмголь
цем (®).

Если значения se, вычисленные по уравнению (2), действительно 
выражают значения термодинамических электродных потенциалов, то 
разность е° — £° должна быть величиной постоянной. Как видно из 
табл. 1, это и имеет место, причем среднее значение s° — Е° равняется 
3,90 V. Следовательно, нулевая точка ряда напряжений, вычисленных ив 
спектроскопических и термохимических данных, лежит на 3,90 V ни
же, чем потенциал нормального водородного электрода.

Аналогичным образом можно вычислить термодинамические потен
циалы других электрохимических реакций, например:

Ag (s) + СГ(/) $ AgCl (s) + A’ (g)
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или сг +
Система уравнений (1), (2), (3), (5) доказывает принципиальную 

возможность вычислений абсолютных термодинамических потенциалов 
электрохимических реакций. Наличие уравнений (4), (6) и (7) не поз
воляет строго считать величины е° абсолютными потенциалами, но, 
вероятно, они не сильно отличаются от них. Независимо от этого, 
вычисление термодинамических электродных потенциалов из неэлектро- 
химицеских данных представляет известный теоретический интерес.

В заключение выражаю глубокую благодарность акад. В. А. Кистя- 
ковскому за ряд ценных замечаний, связанных с выполнением этой 
работы.

Поступило 
14 X 1946
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