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• Окисно-відновні реакції належать до найбільш 
поширених.

• В живій природі енергія, яка виділяється під час ОВР, 
забезпечує життєдіяльність організмів.

• ОВР лежать в основі процесів металургії, технічного 
виробництва амоніаку, нітратної та сульфатної 
кислот, горіння паливних матеріалів, хімічних джерел 
електричного струму.

• Іноді ОВР відіграють негативну роль.



Всі хімічні реакції можна поділити на дві групи:
1. Ступені окиснення всіх елементів, що входять до складу реагуючих

речовин, лишаються незмінними;

OHNaClNaOHHCl 2

 222 HZnClHClZn

2. Ступені окиснення одного чи кількох елементів змінюються.

Якщо в 1) реакції (нетралізації) жоден елемент не змінює с.о., то в 2)
с.о. Zn змінюється з О до +2, а Н з +1 до 0.

Отже, реакції, які супроводяться зміною с.о. елементів, 

називаються окисно-відновними.



• Процес біологічного окиснення є основним джерелом 

енергії  у  живому  організмі.

Особливістю  цього процесу  є  багатостадійність  та  
поступове збільшення  потенціалу  відновника.  Знання  
основних  закономірностей  окисно-відновних процесів,  
характеру  зміни  окисно-відновних  потенціалів,  
напрямку  переносу  електронів (або  атомів  гідрогену)  
необхідні  для  розуміння  окисно-відновних  біохімічних  
процесів. 

• Величина  окисно-відновного  біохімічного потенціалу  
дає  змогу  передбачити  напрямок біологічного 
окиснення та розрахувати зміну енергії при цьому. 

Ступінь окиснення — це умовний заряд, який мав би 
мати атом, якби електрони усіх хімічних зв'язків, 
які він утворює з іншими атомами, були зміщені 
до атома більш, електронегативного елемента.



ТИПОВІ СТУПЕНІ ОКИСНЕННЯ ДЕЯКИХ ЕЛЕЕНТІВ 
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У відповідності до співвідношення величини електронегативностей
атоми можуть мати як позитивний, так і негативний ступінь
окиснення.

Негативний ступінь окиснення дорівнює кількості
зміщених електронів до даного атома (S2-, O2-).

Позитивний ступінь окиснення визначається як
кількість електронів, зміщених від даного атома (Na+, Mg2+).

Число електронів, зміщених від одного атома певного елемента (при

позитивній окиснюваності) або до атома певного елемента (при

негативній окиснюваності), називається ступенем окиснення (c.о).

Ступені окиснення позначають арабською цифрою із знаком
“+” чи “-“ перед цифрою розміщують їх вгорі над символом елемента,
наприклад, Mn2+, Mn7+, S-2, N-3, P+5, SO4

2-, Cl-.

Ступені окиснення позначають також римськими
цифрами в дужках і вказують їх після символів елементів
або їхніх назв, наприклад, Mn(II), Co(III), Mn(VII).



Правила визначення с.о.:
1). С.о. елементів в простих речовинах = 0. Cl2

0, Br2
0, N2

0, Na0.
2). В іонних сполуках с.о. = заряду іона Cl- с.о.–1, Na+ с.о. +1.
3). Сума ступенів окиснення всіх атомів або іонів, які входять в склад сполуки,

рівна нулю. FeCl3 +3+3(-1) = 0
4). Cума с.о. всіх атомів в іоні = заряду іона. В SO4

2- сума с.о. є S(+6), O(-2):
+6+4(-2)=+6–8=-2 і співпадає із зарядом іона.

5). Окремі елементи майже в усіх своїх сполуках проявляють один і той же
ступінь окиснення. Такі елементи використовують, як еталонні при
визначенні с.о. інших елементів.

До еталонних належать елементи:
Лужні метали Li+, Na+

, K
+, Rb+;

Н+ за виключенням гідридів металів (Н-) NaH-, KH-, CaH2
-;

Be2+, Mg+2, Ca+2; Sr2+, Ba2+; Al+3;
F–; Cl –; Br- ; I- за виключенням сполук з О, де Cl, Br, I проявляє с.о. +3, +5,

+7, +1, за виключенням сполук з F;
O–2, за виключенням пероксидів (H2O2

-1, Na2O2
-1), надпероксидів (КО2

-1/2),
озонідів (КО3

-1/3), фторидів (O+2F2, O+2F2).
5). Максимальний позитивний с.о. атомів відповідає номеру групи періодичної

системи за винятком: Cu, Ag, Au +3 - с.о. більший, ніж № групи; Fe, Co,
Ni, Rh, Ir, Pt, Pd, O, F, Br – с.о. менший, ніж номер групи.



Віддавання електронів, яке супроводиться підвищенням с.о. елемента,
називається окисненням.

Речовина, до складу якої входить елемент, що окиснюється,
називається відновником;

Приєднання електронів, що супроводжується зниженням с.о. елемента,
називається відновленням.

Речовина, яка містить елемент, який відновлюється, - окисником.

Mn+7 +5 е = Mn+2 окисник; процес відновлення

N+3 -2 е = N+5 відновник; процес окиснення.



Електронна теорія окисно-відновних реакцій.

  4223 22 SnFeSnFe
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Неважко помітити, що при будь-якій окисно-відновній реакції із взятого
окисника і відновника отримується новий відновник і окисник, які є більш
слабкими, ніж вихідні;

Наприклад,

Ох1 + Red2  Ox2 + Red1 або
Ок1 + Відн2  Відн1 + Ок2

окисник, який утворюється Sn4+ є слабшим, ніж вихідний Fe3+, бо
=+0,15В, =+0,771В; і Fe2+-відновник, який

утворюється є слабшим, ніж вихідний відновник Sn2+.

•Сильний окисник, приєднуючи електрони перетворюється в слабкий
відновник, і навпаки.

Отже:
• Окисно-відновні реакції супроводжується переходом електронів:
Ок1+Відн2 Відн1+Ок2, Ок1/Відн1 утворюють спряжену окисно-
відновну пару.

•При окисно-відновних реакціях із взятих окисника і відновника отримують
нові окисник і відновник.

•Відновник тим сильніший, чим легше віддає електрони; окисник тим
сильніший, чим більша його здатність приєднувати електрони.



Розміщення окисників та відновників у періодичній системі 

(довгоперіодний варіант)

У межах головних підгруп із збільшенням атомного номера відновні

властивості елементів зростають, а окисні – зменшуються

(збільшення атомногого радіуса веде до того, що зовнішні електрони

слабше утримуються);

У межах періоду зростають окисні властивості та зменшуються

відновні (число валентних електронів, енергетичний рівень стає

більш стійким, тому атоми легше приєднують електрони).

Всі метали – відновники (ІА, ІІА, побічні підгрупи).



Найважливіші окисники:
• О2;

•вільні галогени;
•сполуки деяких металів з вищими с.о. (Mn+7, Mn+6, Mn+4, Cr+6, Pb+4);
•сполуки галогенів з вищими с.о. (HClO, HClO2, HClO3, HClO4);
•нітратна кислота;
•концентрована сульфатна кислота;
•пероксид Гідрогену;

•пероксиди металів.

NaClNaCl 222 

Число електронів, що віддаються молекулами (атомами,
іонами) відновника, дорівнює числу електронів, які
приєнуються молекулами (атомами, іонами) окиснювача.

Тому одна молекула хлору може
окиснити два атоми натрію:

До окисників належать речовини, які мають яскраво
виражену тенденцію до приєднання електронів.

Найважливіші відновники:
До відновників належать речовини, здатні віддавати електрони.

•метали у вільному стані (лужні і лужно-земельні ),
•водень,
•вуглець;

•сполуки з найнижчими с.о. S-2, Se-2, N-3, P-3, As-3, I-1, Br-1, Cl-1.



Існують речовини, які можуть бути як окисниками, 

так і відновниками.

Ці речовини містять елементи в проміжній ступені 

окиснення (H2SO3; HNO2; H2O2; SO2; Na2O2; K2SO3; 

NaNO3; Cr2O3; MnO2)

Наприклад: 

Н2О2 (О-1)

Н2О; ОН-; (О-2) О2 (О0)

+é -é

2KJ+H2O2=J2+2KOH 5H2O2+2KMnO4+3Н2SO4=

5O2+2MnSO4+K2SO4+8H2O



Всі елементи в найнижчому ступені окиснення можуть виявляти
лише відновні властивості, оскільки до відповідної електронної
конфігурації вони здатні тільки віддавати електрони. Наприклад S-2, N-3.

3H2S + 8HNO3(розв) = 3H2SO4 + 8NO + 4H2O (H2S – відновник),

3CuO + 2NH3  3Cu + 3H2O + N2 (NH3 – відновник).

Елементи у найвищому с.о., коли немає всіх валентних
електронів, можуть лише приймати електрони і тому
виступають як окисники. Наприклад, S+6, N+5.

C + 2H2SO4 = CO2 + 2SO2 + 2H2O (H2SO4 - окисник),

8HNO3 + 3Cu  3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O (HNO3 - окисник).

Елементи з проміжними с.о. залежно від умов можуть
виявляти окисні і відновні властивості, їм характерна окисно-
відновна двоїстість.
Наприклад, S+4, N+3.

5SO2+2KMnO4+2H2O=K2SO4+2MnSO4+2H2SO4 (SO2 - відновник),

SO2 + 2H2S = 3S + 2H2O (SO2 - окисник).



Дуже сильними окисниками є (NH4)2S2O8 (+2,0B),
NaBiO3(+1,8B), H2O2 (+1,77B), KMnO4 кислому середовищі
(+1,51В) і т.д.
Найбільш сильними відновниками є лужні і лужно-земельні
метали, Мg, Al, Zn, слабшими є іони S2-, SO3

2-, J-, Fe2+ і т.д.

Знаючи відносну силу різних окисників і відновників, можна
передбачити напрям протікання реакції:

2Fe3+ + Sn2+  Sn4+ + 2Fe2+.
E0

Fe3+/Fe2+ = +0,77B окисник,
E0

Sn4+/Sn2+ = +0,15B відновник

Умовою здійснення окисно - відновної реакції є додатнє значення
ЕРС сумарної реакції:

ЕРС=Е0
Fe3+/Fe2+ - E0

Sn4+/Sn2+ = 0,77 - 0,15 = 0,62B.

Отже, реакція буде проходити в прямому напрямку: Fe3+ буде
відновлюватись, а Sn2+ буде окислюватися.



Про напрямок ОВР можна судити аналізуючи зміну енергії Гіббса 

∆G. Якщо ∆G < 0 – реакція можлива, якщо ∆G > 0 - неможлива. З 

термодинаміки відомо, що ∆G = -n·F·E; 
де n – кількість електронів, які беруть участь в окислювально-відновній 

реакції (число електронів, які віддає або приймає 1 атом або іон),

F = 96485Кл – число Фарадея;

Е – ЕРС елемента.

E = ЕOх - ЕRed або ЕOх > ЕRed, що можливо при Е > 0 та ∆G < 0.
Fe3+ + 2I- → Fe2+ + 2I0

Вона складається з двох напівреакцій:

Fe3+ + 1e → Fe2+, процес відновлення    Eo
Ox = +0,77B

2I- -2e → I2, процес окиснення       E0
Red = +0,53B 

табличні 

дані

Оскільки  Eo
Ox > E0

Red, то можливе довільне проходження реакції 

зліва направо. 2FeCl3 + 2KI → 2FeCl2 + I2 + 2KCl

1) Із всіх можливих при даних умовах О.В.Р. в першу 

чергу проходить та, яка має найбільшу різницю 

окисно-відновних потенціалів;

ВИСНОВКИ:

2) О.В.Р. проходить в сторону утворення більш 

слабких окисників та відновників з більш сильних.



ЗАЛЕЖНІСТЬ ПЕРЕБІГУ ОКИСНО-ВІДНОВНИХ 

РЕАКЦІЙ ВІД РІЗНИХ ЧИННИКІВ

На швидкість перебігу окисно-відновних реакцій істотно 

впливає температура, концентрація реагуючих речовин, 

наявність каталізатора, а на глибину і напрямок їх перебігу –

кислотність середовища, або значення рН.

1. Температура. З підвищенням температури можливе 

утворення різних продуктів. Наприклад:

Cl2 + 2KOH → KCl +KClO = H2O (н.у.)

3Cl + 6 KOH → KClO3 + 5KCl + 3Н2O (підвищення температури)

2. Каталізатор. З додаванням каталізатора у деяких випадках 

може змінитись напрямок перебігу окисно-відновної реакції. 

Наприклад:

KClO3 → 2KCl + 3О2 (кат. MnO2)

4KClO3 → 3KClO4 + KCl (без каталізатора)



3.Кислотність середовища. Можливість і характер 

перебігу окисно-відновного процесу іноді залежить 

від реакції середовища.

У кислотному середовищі йони Гідрогену спричинюють 

сильну деформацію перианганат-йонів, послаблюють 

зв’язок між атомами Мангану й Оксигену, здатні 

відщеплювати атоми оксигену й утворювати з ними 

молекули води. Внаслідок цього відновник 

реагує активніше.    

1. Кисле середовище рН < 7



2. Нейтральне середовище рН ≈  7

У нейтральному середовищі аніони MnO4- деформуються 

значно менше, оскільки поляризаційна дія молекули води 

значно слабкіша, ніж Н+.

Гідроксид-йони, навпаки, сприяють зміцненню зв’язку Mn-O

Буре забарвлення



3. Лужне середовище рН > 7

MnO4
-

MnO2↓

Mn2+ MnO4
2-

OH-

H2O

H+

Процес окиснення відновлення відбувається легше, оскільки 

джерелом атомів оксигену є катіон.



4. Концентрація. На процес окиснення-відновлення значною 

мірою впливають концентрація окисника і відновника.

Із збільшенням концентрації окисника або зменшення 

концентрації відновника окисника здатність 

окисника зростає.  

5. Активність металу. Чим легше метал віддає електрони, 

тим він хімічно активніший.

Якщо розмістити метали у порядку зменшення їхньої 

активності, то отримаємо ряд активностей металів.

Кожний метал цього ряду 

може витіснити з розчинів 

солей всі метали, розміщені 

праворуч від нього. 

Наприклад:



Окиснювально-відновні реакції поділяють на типи:

Міжмолекулярне окиснення-відновлення.

Окисник і відновник входять в склад двох різних складних речовин:

4
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2

2

2

2

3

3 22 ClSnClFeClSnClFe  

Внутрішньомолекулярне окиснення-відновлення.

Це різновид окислювально-відновних реакцій, коли окисник і відновник

входять в склад одної і тої ж молекули складної речовини.

OHOCrNOCrHN 23

3

2

0

27

6
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3 4)(  

Реакції самоокиснення-самовідновлення 

(диспропорціонування). Якщо окисниками і відновниками є 

однакові атоми, молекули й іони, які окиснюють та відновлюють один 

одного, то ці процеси називаються диспропорціонування або 

(дисмутації).   HClClOHOHCl 1
2

0
2

Інколи окремо виділяють 4 групу окисно-відновних реакцій. Реакції заміщення.

В них окисником (або відновником) служить молекула складної речовини, а

відновником (або окисником) – атом або молекула простої речовини.

0

23

310 3262 HClAlClHAl  

  0
2

10
2

12 BrKClClKBr

конпропорціонування



Приклади



Способи урівнювання окисно-відновних реакцій.

метод електронного балансу
(перехід електронів у атомах);

А + 1e А- (відновлення),
Ме -1e Ме+( окиснення),
Ме + А  Ме+ + А- (сумарна реакція).

іонно-електронний метод (метод напівреакцій)
(перехід електронів між іонами).

N+3 -2 е = N+5

AsO3
3- + H2O – 2e = AsO4

3- + 2H+



А. Метод електронного балансу.
Записують рівняння реакції у молекулярній формі:
КMnO4 + KNO2 + H2SO4 =
Перманганат калію містить Mn+7, він може бути тільки окисником . Нітрит
калію містить N+3, це проміжний ступінь окиснення і в даному випадку, якщо
Mn+7 – окисник, то N+3 може бути тільки відновником. Відновлення Mn+7 у
кислому середовищі може проходити до Mn+2, а окиснення NO2

- до NO3
-. Отже,

запишемо продукти реакції:

Позначимо ступені окиснення речовин, в яких вони змінюються. Далі
визначають кількість електронів, які віддає відновник і приєднує окиснювач –
складаємо електронний баланс:

Mn+7 +5 е = Mn+2 5 2 окисник; відновлення
10

N+3 -2 е = N+5 2 5 відновник; окиснення.
Коефіцієнти у рівнянні біля окисника 2, біля відновника – 5:

2KMnO4 + 5KNO2 + 3H2SO4 = K2SO4 + 2MnSO4 + 5KNO3 + 3H2O
Спочатку знаходять коефіцієнти біля всіх катіонів (крім Н+), потім аніонів.
підраховують кількість атомів Н, а перевіряють правильність по кількості
атомів Оксигену.

OHSOKONKSOnMSOHONKOMnK 2423
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4

2
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Записують рівняння реакції у молекулярній формі:

Нітратна кислота містить N+5, (найвищий с.о.) він може бути тільки окисником.
Купруму сульфід містить S-2, Cu+1(найнижчий с.о.) він може бути тільки
відновником. Відновлення N+5 у кислому середовищі може проходити до N+2, а
окиснення S-2 до SO4

2-, а Cu+1 до Cu+2. Отже, запишемо продукти реакції:

Позначимо ступені окиснення речовин, в яких вони змінюються. Далі
визначають кількість електронів, які віддає відновник ( у даному випадку дві
напівреакції, електрони сумуються) і приєднує окиснювач – складаємо
електронний баланс:

Коефіцієнти у рівнянні біля окисника 2, біля відновника – 5:

Спочатку знаходять коефіцієнти біля всіх катіонів (крім Н+), потім аніонів.
Потім підраховують кількість атомів Н, а перевіряють правильність по кількості
атомів Оксигену.

 32 HNOSCu

OHNOSOHNOCuHNOSCu 2422332 )( 
-2 +5 +6 +2

2Cu+1 – 2e = 2Cu+2 10            3 відновник, окиснення
S-2 – 8e = S+6  30
N+5 + 3e = N+2 3            10 окисник, відновлення

OHNOSOHNOCuHNOSCu 2422332 8103)(6223 



Б. Іонно-електронний метод або метод напівреакцій.
Для опису реакцій окиснення-відновлення, які відбуваються у водному

середовищі зручно застосовувати метод напівреакцій. Розглянемо на тому ж
прикладі:
1) Встановлюємо склад продуктів і ступені окиснення атомів, що їх
змінюють. Визначають окисник і відновник.
2) Складаємо рівняння іонних напівреакцій окиснення і відновлення так, щоб
кількості атомів кожного з елементів у лівій і правій частинах були
однаковими. Якщо вихідна речовина містить більше кисню, ніж продукт
реакції, то до лівої частини напівреакції додають таку кількість іонів Н+, яка
необхідна для зв’язування надлишкового кисню, а до правої частини –
відповідну кількість молекул води. Якщо сума зарядів вихідних речовин у
напівреакціях більша за суму зарядів продуктів реакції, то до лівої частини
напівреакції додають відповідну кількість електронів і, навпаки, якщо сума
зарядів вихідних речовин менша за суму зарядів продуктів реакції, то від лівої
частини віднімають необхідну кількість електронів.
3) Урівнюють баланс електронів, тобто кожну реакцію домножують на такий
коефіцієнт, щоб кількість електронів, які
приєднуються, дорівнювала кількості відданих електронів.
4) Складають, сумуючи з відповідними множниками напівреакції, сумарне
(повне) іонне рівняння.
5) Записують молекулярне рівняння та перевіряють за киснем правильність
написання окиснювально-відновної реакції.

324424224 KNOOHMnSOSOKSOHKNOKMnO 



Метод електронно-іонного балансу (метод напівреакцій)



МЕТОДИ ЗНАХОДЖЕННЯ КОЕФІЦІЄНТІВ 

У ОКИСНО-ВІДНОВНИХ РЕАКЦІЯХ

Метод електронного балансу



Навіщо знання основ електрохімії 

потрібно студентам стоматологам?
• Знання основ електрохімії необхідне лікарю-стоматологу 

для повноцінної практичної діяльності. В ортопедичній 
стоматології для виготовлення зубних протезів 
використовують близько двадцяти металів. Якщо в ротовій 
порожнині знаходяться протези, виготовлені з різних 
металів, то при змочуванні їх ротовою рідиною 
утворюється гальванічний елемент. Електричний струм, 
який виникає під час його роботи, призводить до появи 
патологічного стану, який називають гальванозом. Для 
нього характерні такі симптоми, як металевий присмак, 
відчуття кислоти, зіпсування смаку, зміна слиновиділення 
та ін. Тривале користування такими зубними протезами 
може призвести до появи алергічних захворювань, 
уражень печінки, шлунково-кишкового тракту, гінгівіту 
тощо. Тому застосування металів та сплавів з різною 
величиною електродних потенціалів для виготовлення 
зубних протезів недопустиме.



Нормальний (стандартний) електродний потенціал. Нормальний 

водневий електрод. Вимір електродних потенціалів. 

Рівняння Нернста

• Абсолютне значення електродного потенціалу виміряти неможливо, 
тому вимірюють різницю потенціалів між даним електродом і 
електродом порівняння, потенціал якого умовно приймають рівним 
нулю. Як електрод порівняння використовують стандартний водневий 
електрод. Електродним потенціалом (відносним потенціалом) 
називається величина Е.Р.С. гальванічного елемента, що складається з 
основного електроду й електроду порівняння - стандартного водневого 
електроду:

Pt(H2)|H
+ ||Me+|Me.

H+ = 1    Me+ = 1 

Е.Р.С. цього ланцюга: E = e0Me+|Me – e0H+|1/2 H2

Так як e0H+/1/2H2 = 0, тоді Е = e0Me+|Me0.

• Розташовуючи метали у порядку зростання їх стандартних електродних 
потенціалів, одержують електрохімічний ряд напруг металів або ряд 
стандартних електродних потенціалів.

• Значення стандартних електродних потенціалів (e0) для електродів –
табличні величини, вони дають можливість визначити який елемент у 
гальванічному елементі буде катодом, а який – анодом: у 
катода потенціал більше, а в анода – менше.



Якщо концентрації (точніше активності) речовин, які
приймають участь в реакції, рівні одиниці, (С=1; а=1)тобто, якщо
дотримуються стандартні умови, то ЕРС елемента називається
стандартною ЕРС і позначається Е0.

При цьому отримуємо стандартну зміну енергії Гіббса певної
окислювально-відновної реакції: G0 = -nFE0.

Враховуючи, що стандартна зміна енергії Гіббса реакції
зв’язана із константою рівноваги співвідношенням:G0 = -RTlnK,
отримуємо рівняння, яке зв’язує стандартну ЕРС з константою
рівноваги реакції, яка протікає в гальванічному елементі:

RTlnK=nFE0,   
lnK = nE0F/RT.





Електродні потенціали
• Якщо пластинку будь-якого металу, наприклад цинку занурити у воду, то йони цинку, що 

утворюють кристалічну решітку металу, під дією полярних молекул води гідратуються, зв’язок їх з 
решіткою послаблюється і деяка їх кількість, відриваючись від металу, перейде у воду, а на 
металі залишиться еквівалентна кількість електронів:

• Між катіонами металу, що перейшли у воду та негативно зарядженою пластинкою виникає 
електростатичне притягання, що зумовлює зворотній процес – перехід йонів металу на пластинку, 
а в системі утворюється динамічна рівновага:



Окремі півелементи, з яких складається гальванічний елемент, містять іони
вихідні і ті, які утворюються. Наприклад,

(окиснення)
(відновлення)  42 2 SneSn

  23 222 FeeFe

  2432 22 FeSnFeSn

При роботі гальванічного елемента електрохімічна система з більш
високим значенням електродного потенціалу виступає як окисник,
а з більш низьким – як відновник:
2NaCl+Fe2(SO4)3 = 2FeSO4 + Cl2 + Na2SO4

E0
Cl2/2Cl- = 1,36B окисник,

E0
Fe3+/Fe2+ = 0,77B відновник.

Отже, спостерігається перехід електронів від Sn2+ до Fe3+:
Іони Sn2+ i Sn4+, а також Fe3+ i Fe2+ утворюють окисно-відновні пари, які
позначаються відповідно Sn2+/Sn4+ і Fe3+/Fe2+.

У будь-якій окиснювально-відновній парі розрізняють окиснену форму,
утворену елементом в більш високому с.о. (Sn4+, Fe3+), і відновлену
форму, утворену елементом в більш низькому с.о. (Sn2+, Fe2+).
Окиснена форма кожної окисно-відновної пари є окисником, а відновлена –
відновником.









4) Назва окисно-відновних електродів (редокс-електродів) походить від

reduction – відновлення або oxidation – окислення.

Окисно-відновні електроди - це електроди, що складаються з інертного металу (як

правило Pt, Au) занурених у розчин, що містить окислену й відновлену форми однієї

речовини.

Схема:

, наприклад

Інертний метал в цьому випадку виконує роль переносника електронів.

Потенціал такого електроду розраховується за рівнянням Нернста-Петерса:

eox/red=e0
ox/red+0.059/nlg[ox/red]

e0 – таблична величина, її фізичний зміст у тому, що це потенціал редокс-електрода, коли

ох = red.

3) Мембранні електроди

Якщо напівпроникну мембрану помістити між двома розчинами різних концентрацій, то 

через деякий час по одну сторону мембрани виникає надлишок негативних іонів, а по іншу 

- позитивних. У такому випадку виникає електрохімічна різниця потенціалів, названа 

мембранним потенціалом. 

До електродів з мембранним потенціалом відносяться іоноселективні електроди (ІСЕ), 

які залежно від електродного матеріалу бувають: скляними,  твердо- і рідкофазними й т.д.

У цей час випускаються близько 30 типів іоноселективних електродів, за допомогою яких 

можна визначити більше 50 катіонів і аніонів, а також молекулярних сполук. Основою ІСЕ є 

напівпроникна мембрана, що володіє селективною іонною проводністю. З їх допомогою 

можна визначити вміст Na+, K+, Mg2+, Cl–, Cu2+ і інших іонів. Іонометрія має переваги в 

порівнянні з іншими методами:







Схема утворення мембранного потенціалу





Мембранні потенціали клітин

Потенціал пошкодження 30-40 мВ

Потенціал спокою 50-100 мВ

Потенціал дії -75-45 мВ

Іонні струми при потенціалі дії














