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ВСТУП

Під час здійснення технологічних процесів продукування кольорових металів і сплавів значна роль відводиться електрометалургійним процесам.
До електрометалургійних процесів відносять такі процеси, коли електрична енергія вводяться до металургійного агрегату, де перетворюється на теплову енергію та є безпосереднім джерелом для здійснення хімічних реакцій або, особливо останнім часом, використовується для створення електромагнітного поля з метою обробки в ньому матеріалів та додання їм необхідних фізичних або механічних властивостей (електромагнітна сепарація, електроімпульсна обробка та інші).
Відповідно до цього електрометалургійні процеси поділяють на три групи:
- електротермічні;
- електрохімічні;
- електрофізичні.
1  ПРЕДМЕТ ТА ЗМІСТ ЕЛЕКТРОХІМІЇ

Електрохімія займається вивченням закономірностей, пов’язаних з взаємним перетворенням хімічної та електричної форм енергії.
Хімічні реакції супроводжуються поглинанням або виділенням теплоти - тепловим ефектом реакції.
У електрохімії розглядають реакції, що протікають за рахунок електричної енергії, яку введено ззовні чи ж, навпаки, є джерелом її одержання; такі реакції називають електрохімічними.
Отже, електрохімічні реакції з огляду на термодинаміку не є ідентичними до хімічних реакцій, і тому електрохімія повинна розглядатися як самостійна наука.
Щоб скласти ясніше уявлення про електрохімію, необхідно докладніше розібрати відмінність електрохімічних процесів від хімічних процесів. Також необхідно з’ясувати причини, чому енергетичний ефект хімічного перетворення в електрохімічних процесах проявляється у формі електричної енергії, а в хімічних процесах - у формі теплової енергії. Для цього розглянемо будь-яке хімічне перетворення, наприклад
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Якщо ця реакція протікає як хімічний процес, то вона буде характеризуватися низкою особливостей:

- реакція є можливою лише під час зіткнення її учасників один з одним; отже, необхідність контакту реагуючих частинок є першою характерною особливістю хімічного процесу.
- у момент зіткнення, коли реагуючі частинки впритул підійдуть одна до одної, стає можливим перехід електронів з однієї на другу. Здійснення цього переходу залежить від запасу енергії реагуючих частинок та її співвідношення з енергією активації. Енергія активації є функцією природи хімічної реакції; для іонних реакцій вона є незначною. Шлях електрона при цьому виявиться малим, що є другою характерною особливістю хімічного процесу.
- зіткнення можуть відбуватися в будь-яких точках реакційного об'єму та за будь-яких взаємних положень реагуючих частинок, тому електронні переходи можуть здійснюватися в будь-яких напрямах в просторі (див. рис.1). Хаотичність і безладність зіткнень між реагуючими частинками та ненапрямленість електронних переходів є третьою характерною особливістю хімічного процесу.
Як результат цих особливостей енергетичні ефекти хімічних процесів виражаються у формі теплоти. Щоб енергетичні змінювання, які є відповідними хімічному перетворенню, виявлялися у вигляді електричної енергії, тобто щоб відбувався електрохімічний процес, необхідним є змінювання умов його протікання.
Одержання або витрата електричної енергії завжди пов’язані з проходженням електричного струму, що є потоком електронів, які переміщуються поодинці та одним і тим же шляхом. Умови протікання хімічної реакції необхідно змінити так, щоб електронні переходи були не безладними, а здійснювалися одним певним напрямом. Використання енергії електричного струму можливо лише тоді, коли шлях електронів є досить значним порівняно з розмірами атомів.
Таким чином, в електрохімічних процесах перехід електронів від одного учасника реакції до іншого повинен здійснюватися досить довгим шляхом.
Проте протяжність електронного переходу не може бути достатньо значною, якщо реагуючі частинки реагують одна з одною.
Тому для електрохімічного процесу обов’язковим є просторове розділення учасників реакції.
Але одного тільки просторового розділення недостатньо, оскільки воно приведе до припинення хімічної реакції, а не до перетворення її на електрохімічну. Для здійснення електрохімічного процесу потрібним є створення ще додаткових умов:  електрони повинні відніматися у одного з учасників реакції (в нашому разі у іонів міді) та поодинці загальним шляхом переходити до іншого учасника реакції (у нашому разі до іонів заліза). Цього можна сягати, замінивши безпосередній контакт між учасниками реакції їхнім контактом з двома, наприклад, металевими пластинами, сполученими між собою будь-яким провідником електричного струму. Для того щоб потік електронів був безперервним, необхідним є забезпечення проходження електричного струму також і через реакційний простір, що звичайно здійснюється як учасниками електрохімічної реакції, так і спеціально доданими речовинами, які за даних умов мають іонну провідність.
Під час електрохімічної реакції прямий контакт між реагуючими частинками замінюється контактом кожного з її учасників з електродом. При цьому реакція та пов’язані з нею енергетичні змінювання залишаються тими ж самими (незалежно від того, протікає вона хімічним або електрохімічним шляхом), але кінетичні умови можуть бути різними. Енергія активації за електрохімічного механізму завдяки каталітичним властивостям електродів може бути іншою, чим за хімічного механізму реакції.
Оскільки потенціал електроду може змінюватися, то і енергія активації за електрохімічного механізму буде функцією не тільки природи безпосередніх її учасників та електроду, але і його потенціалу.
Звідси витікає, що і швидкість електрохімічної реакції залежить не тільки від активностей її учасників, температури електроліту та матеріалу електроду (каталізатора), тобто тих же чинників, які визначають швидкість хімічної реакції, але і від потенціалу електроду.
Електрохімічні реакції можна прийняти як такі хімічні реакції, швидкість яких є функцією потенціалу електродів. Тому електрохімічні реакції відрізняються від хімічних реакцій не тільки з огляду на термодинаміку (енергетичний ефект процесу), але й з огляду на кінетику (енергія активації).
Взаємне перетворення хімічної та електричної форм енергії здійснюється тільки в електрохімічних системах, тому їхнє вивчення складає предмет електрохімії.
2  КОРОТКІ ІСТОРИЧНІ ВІДОМОСТІ

Ще М.В.Ломоносов в 1752 р. висловив положення про те, що без хімії шлях до пізнання дійсної причини електрики є закритим. Але дослідження такого зв’язку було неможливим без відповідного джерела електричної енергії, що з’явилося тільки на рубежі ХIХ-го сторіччя.

В 1799 р. фізик А.Вольта, на підставі дослідів біолога Л.Гальвані створив перше хімічне джерело електричної енергії. Воно складалося з серії мідних і цинкових кружків, попарно дотичних один з одним та розділених суконними прокладками, змоченими кислотою. Такий пристрій, що є рядом послідовно сполучених гальванічних елементів, одержав назву вольтова столба. В 1802 р. російський вчений В.В.Петров відкрив і вперше вивчив явище електричної дуги. У своїх працях він довів, що електричну дугу можна використовувати не тільки, як джерело світла, але і, що особливо важливо, для електротермії, як джерело теплоти, що дозволяє створювати високу температуру. Їм також були проведені численні досліди з практичного здійснення електролізу.

В 1835 р. Дж. Даніель створив гальванічний елемент, що складається з пластин цинку та міді, занурених до розчину сірчаної кислоти. Згодом конструкцію гальванічного елементу була вдосконалено:  електроди було розділено пористою перегородкою а мідну пластину - занурено до розчину мідного купоросу. Удосконалюючи елемент Даніеля, академік Б.С.Якобі замінив сірчану кислоту біля цинкового електроду розчином хлористого амонію (NH4Cl). Це дозволило йому створити могутні батареї та сконструювати двигун, який вони живлюють).
До 30-х років ХIХ-го століття слід віднести класичні дослідження М.Фарадея, що відкрив головні закони, що зв’язують маси речовин, що перетворилися на електродах, з кількістю витраченої електрики. Відкриття М.Фарадея мало велике значення для розуміння того зв’язку між хімічними та електричними явищами, який передбачав ще М.В.Ломоносов.
Можливість здійснення хімічних реакцій під час електролізу, зокрема реакцій відновлення, природно повинна була підштовхнути дослідників на шлях практичного використання процесу електролізу. Піонером в цій області був Б.С.Якобі, який в 1838 р. відкрив спосіб гальванопластичних відкладень, а в 1845 р. в С-Петербурзі було організовано значну гальванопластичну лабораторію. У ній виготовляли барельєфи, що прикрашають Ісаакіївський собор, прикраси для кораблів, скульптурні твори. Це було першим промисловим застосуванням електролізу.
Відкриття це по суті було набагато ширшим. Можливість одержання щільних і досить міцних шарів металу на катоді привела до виникнення гальваностегії, тобто технології нанесення на металеві вироби тонкого шару іншого металу. Такі покриття мають велике практичне значення як для захисту від корозії (оцинкування або кадміювання сталевих виробів), так і для додання поверхні особливих фізичних властивостей - високої твердості або красивого зовнішнього вигляду.
В 1843 р. Е.Х.Ленцем теоретично обґрунтовано та сформулювано закон теплової дії електричного струму. Одночасно цей же закон емпірично було встановлено англійським фізиком Джоулем. Тому в електротехніці цей закон відомий як закон Ленца-Джоуля:
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де  Q - кількість теплоти, що виділяється під час проходження електричного струму через провідник, Вт;

I - сила електричного струму, А;

R - опір провідника, Ом;

( - тривалість проходження електричного струму через провідник, с.

Проте в ті часи видатних відкриттів у області електротермії та електрохімії практичне використання нових процесів гальмувалося відсутністю досить могутніх джерел дешевої електричної енергії та слабким розвитком електротехніки.
Винахід Грамом і Сименсом в 1865 р. динамо-машини став поштовхом для промислового розвитку технічної електрометалургії.
Першу промислову установку електролітичного рафінування міді було побудовано в Англії в 1867 р.

В 1869 р. Клейн під керівництвом Б.С.Якобі розробив спосіб електролітичного виготовлення залізних кліше для друкування державних паперів.
В 1871 р. в Гамбурзі (Німеччина) було споруджено другу промислову установку для електролітичного рафінування міді.
Наприкінці XIX-го та на початку ХХ-го сторіччя за промислових умов почали виготовляти генератори та трансформатори електричного струму. З’явилися лінії електропередавання значної протяжності. Одночасно з цим спостерігається широкий розвиток електротермії та електрохімії.
У Росії першу установку електролітичного рафінування міді було побудовано на Алтаї.

В 1867 р. інженер Ф.Г.Федоров методом електролізу одержав мідні труби без шва. Сам же спосіб одержання безшовних труб методом електролізу було запатентовано в 1894 р. Ельмором в Англії та Німеччині. За цим патентом на заводі Розенкранца («Червоний Виборжець», м. Ленінград) в 1897 р. було споруджено велику установку для виробництва безшовних мідних труб, яка пропрацювала до 1917 р.
3  ЕЛЕКТРОХІМІЯ ВОДЯНИХ РОЗЧИНІВ.

ОСНОВНІ ПОНЯТТЯ ТА ЗАКОНИ

3.1 Класифікація електрохімічних процесів

Електрохімічні процеси можна поділити на:
- процеси, що супроводжуються перетворенням хімічної енергії на електричну (у хімічних джерелах струму електричної енергії, наприклад, акумулятори);
- процеси, що споживають електричну енергію та перетворюють її на хімічну. В такому разі комірку називають електролітичною ванною або електролізером.
На протіканні зазначених процесів засновано виділення металів із сполук, що знаходяться в розчині або розплаві.

Процеси електролізу є сукупністю явищ, що протікають під час проходження постійного електричного струму через електроліти - провідники другого роду. На відміну від провідників першого роду в електролітах електричний струм переноситься не електронами, а іонами, що рухаються в протилежних напрямах.

3.2 Головні поняття та закони електролізу

·
 Електроліз є процесом відновлення або окислення на електродах компонентів, що складають електроліт, який супроводжується придбанням або втратою електронів частинками реагуючих речовин як результат електрохімічних реакцій.
Якщо на електродах, що знаходяться в електроліті (наприклад, в розчині солі або кислоти), створюється деяка різниця потенціалів, то незалежно від того, створюється вона як результат перетворення енергії хімічних реакцій на електричну, або внаслідок приєднання до електродів полюсів якого-небудь стороннього джерела струму, в розчині починається направлений рух іонів. Позитивно заряджені іони (катіони) рухаються до катода; а негативно заряджені іони (аніони) - до анода. На швидкість руху іонів впливають їхня концентрація в електроліті, розміри іонів і величина внутрішнього тертя в розчині - чинники, що характеризують опір розчину електроліту.
Для подолання цього опору, до електродів доводиться прикладати деяку різницю потенціалів, що іменується падінням напруги в електроліті. Чим вище значення падіння напруги в електроліті, тим більшими є втрати електроенергії під час електролізу (на нагрівання електроліту).
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де  W – потужність електричного струму, Вт;

U – падіння напруги в електроліті, В;

I – сила електричного струму, що створюється, А;

R – опір розчину електроліту, Ом;

– питомий електричний опір розчину електроліту, Ом(см;
( – відстань між електродами, м;
S – площа перерізу електроліту в просторі між електродами, м2.
Видно, що питомий опір електроліту визначає значення падіння напруги U а, отже, витрату електроенергії.
Питомий опір розчину є опором стовпа розчину довжиною 
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 = 1 м і площею перерізу S = 1 м2.
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Питома електропровідність електроліту - величина, що є зворотною до питомого опору.
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Значення питомої електропровідності:
- провідників першого роду           
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- провідників другого роду           
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Питома електропровідність більшості електролітів, основою яких є вода, залежно від концентрації розчиненої речовини, змінюється за кривою, що має максимум за певним вмістом цієї речовини в розчині. З підвищенням концентрації речовини понад відомої межі питома електропровідність знижується.

Для того, щоб вести електрохімічні процеси за найменшої витрати енергії, використовують електроліти, що мають найменший питомий опір. Проходження електричного струму через електроліти супроводжується не тільки рухом іонів, але і протіканням електрохімічних реакцій на межі електродів (провідників першого роду) та електроліту.

На межі «катод-електроліт» відбуваються процеси відновлення, коли електрони катода з’єднуються з катіонами або комплексними аніонами розчину, перетворюючи їх на нейтральні атоми або катіони з нижчим ступенем окислювання.
Нижче наведено деякі електрохімічні реакції, що протікають на межі «катод-електроліт»:
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На межі «анод-електроліт» відбуваються окислювальні процеси, коли атоми металів переходять до розчину в формі катіонів або комплексних аніонів, а катіони нижчого ступеня окислювання перетворюються на катіони з вищим ступенем
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За першим законом Фарадея кількість речовини, що осаджується на електродах, або з’являється в розчині як результат розчинення електроду, є пропорційною кількості витраченої електрики.
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де  k – електрохімічний еквівалент; якщо мати на увазі катодні процеси, то 

            електрохімічний еквівалент характеризує масу речовини, що виділя-

            ється на електроді під час проходження через електроліт одиниці кі-

            лькості електрики;
q – кількість електрики, що пройшла через електроліт, Кл.

Електрохімічний еквівалент є теоретичною масою речовини, що повинна брати участь в електрохімічному процесі під час проходження через електролізер (або елемент) одиниці кількості електрики. Кількість електрики вимірюють в кулонах (Кл). Один Кулон електрики є електричним зарядом, що переноситься струмом силою один ампер протягом однієї секунди (1 Кл = А(с).

Відповідно до другого закону Фарадея, однакові кількості електрики, що протікають через різні електроліти, виділяють на електродах еквівалентні маси елементів.
Другий закон Фарадея записують формулою
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де  С – коефіцієнт пропорційності, що пов'язує електрохімічний еквівалент з 

           хімічним (С = 1,036(10-8 кг-экв/Кл);
А – атомна маса елементу;
z – кількість електронів, що бере участь в реакції;
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 – хімічний еквівалент елементу (безрозмірна величина).
Підставляючи значення коефіцієнта С до формули (1) та враховуючи, що  
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Формулою (3) виражають так званий об’єднаний закон Фарадея.
Величину, що є зворотною до коефіцієнта С, називають числом Фарадея:
·
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·

Під час електролізу на електроді може йти не один, а декілька процесів, наприклад відновлення катіонів металу та водню, окислювання металу (його розчинення) з одночасним окисленням катіона з нижчим ступенем окислення до катіона з вищим ступенем окислення. Як правило, один з цих процесів є корисним, а інший - ні.

Наприклад, під час виділення цинку на катоді одночасно виділяється деяка кількість водню. В цьому випадку 1 г-екв речовини може складатися з 0,85 г-екв. цинку та 0,15 г-екв. водню. Якщо метою процесу є електролітичне одержання цинку, то виділення цинку є корисним процесом, а виділення водню - даремним.

Отже, тільки частина електрики витрачається на корисний процес. В зв’язку з цим введено дуже важливе для практики поняття про вихід за струмом.
Вихід за струмом є відношенням кількості практично одержаної речовини до кількості речовини, що повинна бути одержаною за законом Фарадея. Вихід за струмом характеризує коефіцієнт корисної дії (ККД) електричного струму в електрохімічних процесах.

·
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де  mпр – кількість корисної речовини, що відновлюється на катоді, або що 

               окислюється на аноді, г;

mтеор – кількість речовини, яка могла б відновитися на катоді або окислю-

             ватися на аноді, якби на електродах протікав тільки корисний 

             електрохімічний процес, г (з-н Фарадея).
Слід зазначити, що пониження виходу за струмом може бути спричинено не тільки наявністю в процесі небажаних електрохімічних реакцій, але і виникненням коротких замикань між катодом і анодом, а також витоками струму.
Для деяких електролізерів можуть бути створені такі умови, коли відсутніми є побічні процеси, а кількість речовини, що виділяється, точно відповідає її теоретичній кількості. Тоді вони можуть служити приладами для вимірювання кількості витраченої електрики та визначення виходу за струмом в інших електролізерах. Такі електрохімічні комірки називають кулонометрами.

Кулонометр є коміркою, в якій можна заміряти як кількість електрики, що витрачено, так і масу речовин, що виділилися на електродах, або маси речовин, що утворилися як результат розчинення електродів. Кулонометри розрізняють мідні, срібні, ртутні та газові.
Отже електрохімічний процес супроводжується перетворенням електричної енергії на енергію хімічних реакцій або навпаки - хімічної енергії на електричну енергію.

3.3 Електродні потенціали. Стрибок потенціалу на межі фаз

Якщо металеву пластину помістити до розчину іонів цього металу, то метал може почати розчинюватися, створюючи при цьому позитивні іони та залишаючи надмірні електрони на поверхні пластини :
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Пластина відносно електроліту буде заряджатися негативним зарядом.

Проте можна підібрати такі метал та електроліт, коли під час занурення металевої пластини до розчину, що містить іони даного металу, останні можуть забирати електрони з пластини, тобто розряджатися з утворенням атомів:
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В такому разі метал буде заряджатися позитивним зарядом.
Різниця потенціалів між металевою пластиною та розчином залежить від:

- природи металу ;
- концентрації іонів, що бере участь в рівновазі біля поверхні металу;
- температури розчину та інших чинників.
Поява протилежно заряджених обкладань (електрод-електроліт) утрудняє розряд іонів металу на електроді і тоді в системі встановлюється динамічна рівновага.

Відповідні заряди в обох фазах (наприклад, позитивні в металі і негативні в розчині) розташовуються поблизу поверхні, створюючи на межі фаз «метал-розчин» подвійний електричний шар.
Оскільки заряд, переходячи з однієї фази в іншу, порушує подвійний електричний шар (ПЕШ), то на дуже короткому шляху (товщина ПЕШ ( 10-7 мм) він піддається дії інтенсивного електричного поля. Оскільки відстань між обкладаннями на металі та в розчині не перевищує іонного радіусу, то навіть коли є невеликий стрибок потенціалу на межі фаз (наприклад, в один Вольт) напруженість такого поля сягає десятків мільйонів Вольтів на один сантиметр.
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де  E* – напруженість поля подвійного електричного шару;
F – сила, що діє на заряд;
q0 – одиничний точковий заряд;
q – заряд, що знаходиться в електростатичному полі ПЕШ;
0 – діелектрична проникність розчину електроліту та вакууму;
– потенціал електроду.
Якщо метал занурити до розчину його іонів з концентрацією 1 г-ион/л за температури 25( С, то потенціал, що встановлюється за цих стандартних умов, називають стандартним електродним потенціалом даного металу і позначають Е0.
Можна дати й нижченаведене визначення зазначеного потенціалу:  це оборотний рівноважний потенціал електроду, що знаходиться в розчині його іонів (іонів, які визначають значення потенціалу), за умови, що активність цих іонів дорівнює одиниці, а температура - 25( С.

Тобто коли 
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За нестандартних умов електродний потенціал не дорівнює стандартному електродному потенціалу і в такому разі його значення описується рівнянням Нернста:
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де  R – універсальна газова постійна (R = 8,31 Дж/моль(К);
z – кількість електронів, що перейшло від окисленої форми речовини до 

      відновленої форми;
F – постійна Фарадея.
Оскільки методів вимірювання абсолютних електродних потенціалів не існує (неможливо заміряти потенціал без другої, допоміжної, межі «метал-розчин»), електродним потенціалом прийнято називати електрорушійну силу (ЕРС) елементу, складеного з даного електроду та водневого електроду, що знаходиться за стандартних умов, та потенціал якого приймають рівним нулю.

Стандартні потенціали металів розташовують за своїми значеннями в ряд потенціалів щодо величини та знаку.

Електрична реакція        E0, B               Електрична реакція        E0, B
  Li+( Li                           - 3,045               Cu2+( Cu                       + 0,337

  K+( K                            - 2,920               Ag+( Ag                         + 0,799
  Ca2+( Ca                       - 2,870                Pt2+( Pt                         + 1,200
 ...................................................              Au+( Au                         + 1,691
  H+( H2, Pt                       0,000                F-( F2, Pt                       + 2,870
Метали, стандартні потенціали яких мають знак «плюс», називають електропозитивними. Водень на губчастій платині за стандартних умов має нульовий потенціал. Під час виділення водню на всіх інших металах його потенціал є електронегативним і залежить не тільки від природи самого металу, але і від фізичного стану його поверхні. Величина додаткового потенціалу водню на металі називається його перенапруженням і може сягати великих значень. Наприклад, на ртуті перенапруження водню складає - 0,8 В.
4  РІВНОВАЖНІ ЕЛЕКТРОДНІ ПОТЕНЦІАЛИ

Якщо в електрохімічній системі зворотно й ізотермічно протікає реакція


[image: image47.wmf]Q

...

D

C

B

A

D

C

B

A

±

+

×

+

×

=

×

+

×

n

n

n

n

(4.1)

то за постійного тиску змінювання термодинамічного потенціалу G відповідає електричній енергії системи
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і зворотну ЕРС системи визначають як


[image: image49.wmf]F

z

G

E

P

,

T

P

,

T

×

D

-

=

                                                     (4.3)

В той же час


[image: image50.wmf]å

×

=

D

,

G

i

i

P

,

T

n

m

                                                 (4.4)

де  i – стехіометричний коефіцієнт учасника реакції;

i – хімічний потенціал учасника реакції.

Значення стехіометричних коефіцієнтів приймають негативними для початкових речовин (що стоять зліва від знаку рівності) і позитивними для продуктів реакції. Оскільки
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то можна написати
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або, враховуючи знаки при i
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Всім стехіометричним коефіцієнтам i під знаком логарифма дається позитивне значення.

Коли є співвідношення
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тоді
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де  G0 – стандартне змінювання термодинамічного потенціалу;

К – константа рівноваги даної хімічної реакції за певної температури та тис-

       ку.

Величини G та К мають той же сенс, що у відомому рівнянні ізотерми хімічної реакції
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На підставі рівнянь (4.3) і (4.7) можна написати 
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Із співвідношення (4.11) витікає, що коли аi = 1 для кожного компоненту, або член під логарифмом в другому доданку правої частини рівняння дорівнює одиниці, то
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Це значення ЕРС позначають через Е0 і називають стандартною ЕРС електрохімічної системи.

Таким чином, ЕРС будь-якої рівноважної електрохімічної системи є функцією стандартної ЕРС та активності учасників електрохімічної реакції. Враховуючи рівняння (4.11) і (4.12) одержуємо
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 або
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Величина множника b0 під логарифмом в рівнянні (4.14), так само як і в рівнянні (4.13), є лінійною функцією температури. Для будь-якої температури множник можна обчислити за формулою  b0 = 1,98(10-4 Т / z.

Значення множника b0 наведено в табл.1, яка охоплює межі температур від -50 до +150( С. Для кімнатної температури (18-22( С) величину b0 можна з достатньою точністю прийняти такою, що дорівнює 0,06 В.

Табл. 4.1 - Значення множника b0 для різної температури
	Температура,( C
	b0
	Температура,( C
	b0

	-50
	0,0443
	+30
	0,0601

	( 0
	0,0542
	+40
	0,0621

	+10
	0,0552
	+60
	0,0661

	+20
	0,0578
	+100
	0,0740

	+25
	0,0592
	+150
	0,0840


Рівняння (4.11) і (4.12) є невизначеними в тому сенсі, що не завжди можна достатньо точно встановити, які саме з учасників реакції слід приймати за початкові речовини, а які - за її продукти. Тому якщо не ввести додаткові умови, то для однієї і тієї ж електрохімічної системи залежно від порядку написання рівняння реакції значення ЕРС можуть розрізнятися за знаком.

Такі додаткові умови було розроблено та рекомендовано Міжнародним союзом чистої та прикладної електрохімії. Їхній сенс буде зрозумілішим по ознайомленні з поняттям потенціал окремого електроду (або електродний потенціал).

Одна з головних особливостей електрохімічної системи полягає в просторовому розділенні учасників реакції, що протікає в ній. Тому загальна реакція, що створює струм, розпадається на дві реакції, кожна з яких здійснюється на окремому електроді. Відповідно до цього ЕРС електрохімічної системи, як характеристика змінювання її хімічної енергії в ході сумарної реакції, також повинна бути сумою двох електродних потенціалів. Кожний з них відповідає змінюванню хімічної енергії під час протікання кожної електродної реакції. Таким чином
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де  Е1, Е2 – електродні потенціали.

Якщо на першому електроді (катоді) протікає реакція


[image: image62.wmf]C

e

z

A

C

A

×

=

×

+

×

n

n

        Е1                                        (4.16)

а на другому (аноді)
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то замість співвідношення (4.14) можна написати
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де  Е1 і Е2 – стандартні електродні потенціали.

З рівнянь (4.14) і (4.18) витікає, що рівняння для електродного потенціалу має той же вигляд, що і загальне термодинамічне рівняння для ЕРС електрохімічної системи:
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з тією тільки різницею, що до нього входять активності речовин, що беруть участь в даній електродній реакції. Стандартний електродний потенціал відповідає потенціалу зворотного електроду тоді, коли активність кожного з учасників електродної реакції дорівнює одиниці, тобто аi = 1, або коли аi ( 1, але добуток активностей всіх учасників дорівнює одиниці.

Експериментально можна визначити лише загальне значення Е або Е0, тобто тільки суму електродних потенціалів Е1 і Е2 або Е10 і Е20, але не потенціал кожного з електродів окремо. Величинам Е1 і Е2 можна приписати будь-які значення за умови, що сума задовольняє рівнянню (4.15). Для усунення невизначеності значень Е необхідно ввести додаткову умову.

За таку умову звичайно приймають потенціал якого-небудь електроду таким, що дорівнює нулю і відносять до нього значення потенціалів всіх інших електродів. В такому разі потенціали електродів подають в деякій умовній шкалі та їхні величини залежать від природи електроду, вибраного за основу шкали. Нернст запропонував в електрохімії водних розчинів вважати таким умовним нулем потенціал водневого електроду за концентрації іонів водню в розчині, що дорівнює одиниці та тиском водню рівним 1 атм (tел = 25( C). Дана умовна шкала потенціалів називається водневою шкалою.

Оствальд висунув іншу ідею: використовувати за основу шкали потенціал ртутного електроду, що визначається за умови, коли його заряд щодо розчину дорівнює нулю. Вважаючи, що в такому разі не тільки заряд, але і потенціал ртутного електроду дорівнюють нулю, Оствальд назвав свою шкалу абсолютною шкалою потенціалів.
В даний час застосовують, головним чином, умовну водневу шкалу, де за нуль вибрано потенціал стандартного водневого електроду. Вона відрізняється від водневої шкали Нернста тим, що в ній замість одиничних концентрацій та тиску вибрані одинична активність і летючість. Дана умова дозволяє визначати потенціали електродів у водневій шкалі за будь-якої температури. Проте їхнє пряме зіставлення є неможливим, оскільки за кожної температури потенціал водневого електроду може бути іншим, тобто умовний нуль не буде одним і тим же за різної температури.

5  МІЖНАРОДНА КОНВЕНЦІЯ ПРО ЕЛЕКТРОРУШІЙНУ СИЛУ

ТА ЕЛЕКТРОДНІ ПОТЕНЦІАЛИ
Введення водневої шкали дозволило подати для потенціалів різних електродів певні числові значення та порівнювати їх між собою. В той же час воно не усунуло невизначеності, пов’язаної з використанням рівнянь для електродного потенціалу
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і розв’язанням питання про те, які речовини слід вважати початковими, а які кінцевими, тобто продуктами реакції. Така невизначеність привела свого часу до того, що в Америці знаки електродних потенціалів виявилися протилежними тим, які були прийняті в Європі (абсолютні потенціали, при цьому, в обох випадках співпадали).

Для уніфікації системи знаків електродних потенціалів Міжнародним союзом з чистої та прикладної хімії (Стокгольм, 1953 р.) прийнято конвенцію, згідно якої для всіх країн було рекомендовано систему знаків, співпадаючу з прийнятою в Європі. Ухвалення конвенції про знаки електродних потенціалів пов'язане з введенням певних правил щодо написання складових частин електрохімічної системи (ЕХС), сумарної електрохімічної реакції та окремих електродних реакцій.

Будь-яку ЕХС записують тепер таким чином:

- вказують матеріал одного з двох електродів;

-·розчин, що контактує із зазначеним електродом;

-·розчин, що контактує з другим електродом;

-·матеріал другого електроду.

За таким схематичним записом електрохімічної системи електрод відділяється від розчину однією вертикальною межею, а різні розчини - двома суцільними вертикальними рисами (в тому випадку, якщо дифузійний потенціал між ними є повністю усуненим). За наявності дифузійного потенціалу розчини відділяються один від одного пунктирною вертикальною прямою. Коли електрод (або розчин) містить декілька різних речовин, то їх перераховують, розділяючи комами, а потім, залежно від характеру межі, між розчинами ставиться одна пунктирна або дві суцільні вертикальні риси.

Так, наприклад, наступний схематичний запис:
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належить електрохімічній системі, що складається з водневого електроду, зануреного до розчину соляної кислоти, та електроду з металевої міді, зануреного до розчину сульфату міді. Дифузійний потенціал на межі двох розчинів в зазначеній системі є повністю усуненим.

Замість сполук, що знаходяться в розчинах, можна записувати тільки іони, що визначають потенціал.

Схема (2) може бути записана як
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оскільки потенціал лівого електроду залежить від концентрації водневих іонів, а потенціал правого електроду - від концентрації іонів міді. Електрорушійна сила (ЕРС) такої системи дорівнює потенціалу правого електроду за умови, що потенціал лівого електроду прийнятий за нуль.

Електродний потенціал є електрорушійною силою електрохімічної системи, коли справа розташовано металевий електрод, а зліва - стандартний водневий електрод. Дифузійний потенціал при цьому повинен бути елімінованим. ЕРС та електродний потенціал тому визначаються одним і тим же рівнянням
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у якому індекс "п" відносять до правого електроду, а індекс "л" - до лівого за умови, що під час визначення потенціалу, лівий електрод повинен обов’язково бути стандартним водневим електродом; індекс "Н" вказує на те, що потенціал електроду виражено у водневій шкалі.

ЕРС електрохімічної системи вважають позитивною, коли рух струму в електричному колі здійснюється зліва направо. Під час протилежного руху струму вважають, що ЕРС має негативне значення. Рівняння (4) визначає ЕРС системи як різницю двох електродних потенціалів, кожний з яких виражено в одній і тій же умовній водневій шкалі. Рівняння 
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приводить до одного результату, якщо
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Якщо за лівий електрод вибрано стандартний водневий електрод, то ЕРС системи буде дорівнювати електродному потенціалу цинку у водневій шкалі. Реакція, що відповідає потенціалу цинкового електроду, повинна тому записуватися як
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а схема цинкового електроду як
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Тільки під час вищенаведеного написання реакції, коли іони цинку розглядаються як початкова речовина, а металевий цинк - як продукт реакції, використання формули
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дозволить одержати знак електродного потенціалу відповідно до міжнародної конвенції.

Потенціал напівелементу відповідає визначенню електродного потенціалу, якщо він записаний так, щоб речовини, які знаходяться в розчині, були розміщені зліва, а електродний матеріал - праворуч від вертикальної межі:
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При цьому припускають, що іншим напівелементом, розташованим зліва, буде стандартний водневий електрод. Реакції, що приводять до виникнення електродного потенціалу, слід завжди записувати так, щоб зліва знаходилися окислені компоненти, а справа - відновлені компоненти (продукти реакції).

6  АНОДНІ ПРОЦЕСИ

На аноді можуть розчинятися с посиланням катіонів до електроду всіх металів (за винятком тих, що пасивуються) потенціали яких є більш електронегативними чим потенціал виділення кисню за різних значень рН.
У кислих електролітах на аноді можливо протікання наступної реакції:
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Абсолютний потенціал такої електродної реакції складає:
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де  
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 - стандартний потенціал реакції.
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При pH = 0  
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При pH = 14  
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У лужних електролітах на аноді може протікати така реакція:
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По аналогії з вищенаведеним
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Коли pH = 0,  то  
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Одержані результати перенесемо на графік (див. рис.6.1).
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Рис. 6.1 - Залежність потенціалів розрядження іонів водню і іонів гідроксилу від    

            рН розчину ((Ек - концентраційна поляризація під час течії струму)

В області діаграми, що є вищою за лінії «a» вода окислюється, а в області, що є нижчою за лінії «b» - відновлюється. Між цими лініями знаходиться область термодинамічної стійкості води. Поза цією областю компоненти реакцій взаємодіють з водою, виділяючи кисень і водень. Як показано вище, окислювання води з виділенням кисню відбувається всякий раз, коли рівноважний потенціал даної електрохімічної реакції є більш електропозитивним, чим потенціал кисневого електроду. Якщо ж потенціал даної електрохімічної реакції є більш електронегативним, чим потенціал водневого електроду, то розкладання води буде відбуватися з виділенням водню.
За допомогою діаграми можна визначати імовірність протікання того або іншого процесу у водяних розчинах.
Для ілюстрації приведемо декілька прикладів.
Припустимо, що маємо розчин з рН = 5,0, що вміщує іони Со3+ і Со2+ при відношенні 1:1. Розчин є таким, що насичений киснем за тиском 1 атм (0,1 МПа). = 1,45 В. Зазначений розчин можна розглядати як електрохімічну систему:
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Коли зовнішнє електричне коло замикається та електрони рухаються зліва направо, і на електродах відбуваються наступні електрохімічні реакції:
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до тих пір, поки рівноважні потенціали обох реакцій не стануть дорівнювати один одному, тобто
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З цього рівняння виходить, що
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Таким чином, рівновага наступить, коли концентрація іонів Со3+ стане зникаюче малою.
Розглянемо тепер реакції, які можна чекати, коли є водний розчин CuSO4, з pH = 5,0; 
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 = 1 атм (0,1 МПа). В такому разі еквівалентну електрохімічну систему записуємо так:
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Під час замикання зовнішнього електричного кола протікають реакції
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тобто кисень окислятиме мідь до іонів Сu2+. Під час рівноваги
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Реально, коли здійснено достатньо повне видалення кисню продуванням інертним газом, наприклад аргоном або гелієм, процес окислення стає настільки повільним, що ним можна нехтувати, хоча концентрація кисню в розчині залишається ще на багато порядків більшою за рівноважну.
Припустимо далі, що розчин мідного купоросу (рН = 5,0) є насиченим не киснем, а воднем під тиском в 1 атм (0,1 ММа.), тобто еквівалентна електрохімічна система має вигляд:
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Після замикання зовнішнього електричного кола в ній здійснюються реакції
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тобто водень відновлюватиме іони міді до металевої міді. Розрахунок є аналогічним попередньому:
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Подібні ж міркування приводять до висновку що всі метали, значення потенціалів електрохімічних реакцій яких знаходяться в області між лініями кисневого і водневого електродів (лінії «а» і «b») в інертній атмосфері будуть стійкими, тобто не взаємодіятимуть з розчинником (водою). Отже рівноважні потенціали зазначених реакцій можуть бути одержаними. Область потенціалів між лініями рівноважних кисневого та водневого електродів називається областю термодинамічної стійкості води. Поза цією областю відбувається взаємодія компонентів реакцій з водою, що супроводжується виділенням кисню або водню. Як показано вище, окислювання води з виділенням кисню відбувається всякий раз, коли рівноважний потенціал даної електрохімічної реакції є більш електропозитивним, чим потенціал кисневого електроду.
Якщо ж потенціал даної електрохімічної реакції є більш електронегативним, чим потенціал водневого електроду те розкладання води буде відбуватися з виділенням водню.

Наприклад, по зануренні марганцевого електроду до розчину солі марганцю з рН = 5,0 еквівалентна схема електрохімічної системи матиме вигляд:
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а електрохімічні реакції можна записати рівняннями:
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Область термодинамічної стійкості води обмежується лініями, віддаленими один від одного всього на 1,23 В. У зв'язку з цим у водяному середовищі багато речовин є нестійкими. У апротонних розчинниках, таких, як диметилформамід, пропіленкарбонат, область термодинамічної стійкості є значно ширшою. У них опиняються стійкими є, наприклад, лужні метали.

Розглянуті вище прості приклади не вичерпують всіх особливостей рівноваги з розчинником. Можливість утворення комплексних іонів, склад яких змінюється залежно від рН, гідроксидів і основних солей значно ускладнює взаємодії з розчинником
Окрім того, не слід забувати, що для того, щоб на електроді ммати рівноважний потенціал, необхідною є відсутність всіх видів побічних електрохімічних реакцій, у тому числі і з розчинником. Наприклад, якщо у воді розчинені сульфати тривалентного і двовалентного кобальту, то іони Со3+ окислятимуть молекули води з утворенням кисню. Рівновага між іонами Со3+ та водою є відсутньою, внаслідок чого при зануренні платинової пластинки до розчину на ній не встановиться рівноважний окислювально-відновлювальний потенціал, який відповідає рівновазі
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Рівним чином під час занурення, скажімо, металевого натрію до водяного розчину, що містить Nа+, відбудеться бурхлива взаємодія натрію з водою. Металевий натрій буде відновлювати воду до водню та рівноважний потенціал Nа+/Nа не реалізується.
Принципова можливість одержання рівноважного потенціалу якої-нібудь електрохімічної реакції буде визначатися співвідношенням рівноважного потенціалу цієї реакції та рівноважного потенціалу електрохімічної реакції за участю молекул розчинника.

Під час розглядання поведінки на аноді металу, що розчинюється, слід враховувати, що подібно до катодних, анодні процеси супроводжуються поляризацією.
6.1 Анодне розчинення металів, що створюють іони 

різних ступенів окислення

Якщо метал є спроможним утворювати іони різної валентності, то стандартні потенціали різних реакцій прямого або ступінчастого створення цих іонів

пов’язані правилом Лютера:
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де  n - нижчий ступінь окислювання (валентність);
m - вищий ступінь окислювання.
Правило Лютера є слідством закону збереження енергії:  змінювання вільної енергії під час будь-якого зворотного процесу, що складається з ряду послідовних хімічних реакцій, не залежить від шляху та визначається тільки початковим і кінцевим станом системи.
Дійсно, окремі стадії вказаного процесу протікають кожна за своїм значенням потенціалу:
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За першим законом термодинаміки сума максимальних робіт першого та третього процесів ((G0) повинна дорівнювати максимальній роботі другого процесу:
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звідси
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З останнього відношення виходить, що потенціал розчинення металу у формі вищої валентності знаходиться між потенціалами двох процесів, причому, якщо m = 2, а n = 1, то
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тобто 
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 знаходиться точно посередині двох інших потенціалів. При цьому можуть мати місце такі випадки:
- 
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- 
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Необхідно мати на увазі, що за наявності металу стійким в розчині буде той катіон, потенціал якого за умов електролізу є більш електронегативним.
Правило Лютера буває вельми корисним тоді, коли стандартні потенціали яких-небудь реакцій безпосередньо визначити не вдається.
Так, наприклад, рівноважний потенціал заліза відносно іонів Fе3+ у водяному розчині експериментально є невизначеним. Це обумовлено тим, що у контакті з металевим заліза іони тривалентного заліза у водяному розчині відновлюються до Fе2+. За правилом же Лютера стандартний потенціал розраховується без утруднень, оскільки стандартні потенціали 
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 можуть бути визначеними з великою точністю. Вони дорівнюють відповідно - 0,440 і 0,771 В.

Отже
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6.2  Розчинення металів, що містять домішки

Щоб одержати уявлення про анодну поведінку металів, що містять домішки інших металів, слід розглянути електрохімічні властивості сплавів. наприклад бінарних, як найбільш простих. Як відомо, їх можна поділити на:
- сплави, що є механічною сумішшю кристалів двох металів;
- сплави, що створюють безперервний ряд твердих розчинів;
- сплави, що створюють інтерметалеві сполуки.
Під час електрохімічного рафінування, як правило, доводиться мати справу з двома першими типами сплавів.
При використанні сплавів, що є механічною сумішшю кристалів, фазою, що визначає потенціал, є метал з більш електронегативним потенціалом.
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Рис.6.2 Залежність змінювання потенціалів сплавів Sn-Вi від 

вмісту компонентів (у 0,1 н. розчині НСI)
Під час побудови залежності змінювання потенціалів сплавів Sn-Вi від вмісту компонентів потенціал олова прийнято за початкову точку (рис.6.2).
Як видно з наведених даних, сплав, який містить до 95 % вісмуту, зберігає потенціал олова. При цьому кристали олова не повністю екрануються вісмутом, тому і забезпечується потенціал фази, що є більше електронегативною. Подальше підвищення змісту вісмуту супроводжується різким змінюванням потенціалу сплаву на електропозитивній.
Анодна поведінка сплавів Sn-Вi залежить від співвідношення концентрацій олова та вісмуту в сплаві.
Розглянемо два найбільш характерні випадки:
1. У сплаві є мала концентрація фази з більш електропозитивним потенціалом. На аноді відбувається процес розчинення металу з більш електронегативним потенціалом. При цьому метал, що є більш електропозитивним створює так званий шлам. Якщо цей шлам відокремлюється від анода або є пористим, то процес розчинення протікає безперешкодно.
2. У сплаві є мала концентрація фази з більш електронегативним потенціалом. Під час анодного розчинення електропозитивним фаза швидко вилучається з поверхневих шарів, зважаючи на що останні виявляються заповненими кристалами металу з більш електропозитивним потенціалом і анодний потенціал підвищується до значень, коли починається розчинення обох металів, причому до розчину переходять обидва метали в співвідношенні, що відповідає їх співвідношенню в сплаві.
Для сплавів, що створюють тверді розчини, наприклад Cu-Au, характерним є те, що кожен склад сплаву має певний потенціал. Цей потенціал знаходиться між потенціалами чистих металів, що створюють сплав, причому нерідко потенціал сплаву сягає значень потенціалу благородного металу коли вмісті його складає 12,5-50,0 % (див. рис.6.3).
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Рис.6.3. Залежність змінювання потенціалів сплавів Cu-Au від вмісту компонентів 

у водяному розчині НNО3, концентрація 50 г/л)

В такому разі простим є процес анодного розчинення сплаву, що містить переважно благородніший метал (наприклад, золото, яке містить невелику кількість міді). На аноді в такому разі відразу встановлюється потенціал, що відповідає значенню потенціалу благороднішого металу, Обидва метали, як результат анодного окислювання, посилають до розчину свої іони:
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На катоді в таку разі розряджаються іони хлорного золота з виділенням металу, а іони міді накопичуються в електроліті.
При переважному вмісті в сплаві металу з більш електронегативним потенціалом механізм розчинення такого сплаву виявляється складнішим і не описується одній якою-небудь моделлю.
Так, за однією моделлю механізм розчинення сплаву здійснюється коли є потенціал, що характерний для сплаву даного складу; при цьому до розчину переходять обидва іони в співвідношенні, що відповідає їхньому співвідношенню в сплаві.
Концентрацію в розчині іонів компоненту з більш електропозитивним потенціалом можна обчислити з рівняння:
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де  ЕА – анодний потенціал сплаву;
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 – стандартний потенціал благородного металу;
С – концентрація благородного металу
f – коефіцієнт активності (за малої концентрації можна прийняти, що f  = 1).
Вся надмірна кількість іонів, що утворилася під час розчинення, переходить до шламу як результат витіснення їх анодним сплавом. Під час рафінування міді, що містить срібло та золото, а також під час рафінування нікелю, що містить метали платинової групи, в електролітах виявляються іони цих металів.
На поверхні анодів та на дні ванни створюється шлам, до якого переходить звичайно більше 98 % срібла, золота, платини від вмісту цих металів в частині анодів з чорнових металів, що розчинилися.
Механізм попадання платиноїдів до шламу контактним виділенням їх з розчину спростовується результатами робіт деяких авторів, в яких з використанням рентгеноструктурного методу аналізу шламів не зафіксована наявність кристалів платинових металів. Це свідчить про те, що розчинення обох металів в співвідношенні, що відповідає такому в сплаві, не відбувається, а здійснюється розчинення більше електронегативного металу з руйнуванням кристалів.
На прикладі розчинення сплаву Ni-Cu доведена можливість такого механізму розчинення твердого розчину, коли спочатку має місце селективне розчинення більше електронегативного металу. В міру протікання процесу електролізу поверхня збагачується міддю, потенціал анода міняється від потенціалу нікелю до потенціалу міді. По досягненні останнього починається розчинення міді, а далі відбувається сумісне розчинення нікелю та міді.

6.3  Нерозчинні аноди та процеси, що протікають на них

Як нерозчинні аноди застосовують:
- графіт (вугілля), що має електронну провідність і не окислюється;
- метали, потенціал яких за умов електролізу знаходиться вище верхньої прямої на діаграмі стійкого стану води. До таких перш за все відноситься платина;
- метали, які пасивуються за умов електролізу:  платина пасивується в сульфатних розчинах, нікель і залізо – під час електролізу лужних розчинів).
В деяких випадках як нерозчинні вживають аноди із сплавів кремнію з міддю, залізом, нікелем, а також титану з марганцем. Нарешті як нерозчинні аноди використовують також деякі оксиди, наприклад, плавлений магнетит (Fe3О4).
Головними процесами, що відбуваються на нерозчинних анодах у водяних розчинах, є:

· у лужних розчинах:
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· у кислих розчинах:
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На графітових і платинових анодах в нейтральних і слабколужних хлорідних розчинах основним є розрядження іонів хлора
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Потенціал виділення кисню визначають із рівняння:
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або
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У разі кислих електролітів

E = 1,23 - 0,059 ( pH + (Е  (t = 250 C)                              (6.47)
(Е - перенапруження виділення кисню, В.
Значення перенапружень виділення кисню в 1 н. розчині КОН подано в табл.2.

    Табл.6.1 – Значення перенапружень виділення кисню в 1 н. розчині КОН 
	Анод
	Перенапруження виділення кисню, В, за щільності струму, А7см2

	
	0,01
	0,1
	1,0

	Платина гладка
	0,72
	1,28
	1,38

	Платина губчаста
	0,40
	0,64
	0,79


Зіставлення стандартних електродних потенціалів виділення кисню (Е0 = 0,4011 В) та хлору (Е0 = 1,359 В) на платинових анодах дає можливість вважати, що як в лужних, так і в кислих розчинах, що містять нони Сl- повинен був би виділятися тільки ктсень, проте перенапруження виділення хлору на анодах (графітових. платинових та деяких інших) є значно нижчим, ніж для кисню. Це можна бачити із зіставлення поляризаційних кривих виділення кисню та хлору на платинових анодах (див. рис.4).
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1 - розряд Сl-, 2 - виділення O2
Рис.6.4 Поляризаційні криві виділення кисню та хлору на платинових анодах

Окрім головних процесів, що відбуваються на нерозчинних анодах та є характерними для гідрометалургії, можуть мати місце також інші окислювальні процеси, наприклад, окислення Fe2+ і Mn2+.

6.4 Діафрагми

У практиці електрометалургії велике значення мають діафрагми з поруватих матеріалів. Вони призначені для розділення анодного і катодного просторів. У одних випадках вони повинні просто перешкоджати змішуванню аноліта з католітом та утрудняти процеси дифузії, в інших (проточні діафрагми) - перешкоджати не тільки дифузії, але й міграції іонів під впливом електричного поля.
В деяких процесах діафрагми повинні запобігати попаданню суспензій (анодного шламу та інших) з анодного простору на катодний, не утрудняючи при цьому перенесення іонів.
Матеріалами для виготовлення діафрагм можуть служити:
- порувата кераміка;
- щільні тканини з хлопку, джуту, льону, капрону, азбесту і ін.
Останнім часом знаходять використання також діафрагми, виготовлені спіканням порошків поліхлорвініла, ебоніту, фторопласту і інших матеріалів.
В деяких випадках, зокрема для запобігання проникненню частинок колоїдних розмірів, використовують «напівпроникні» плівки з колодію.

Нарешті в гідрометалургії стали застосовувати діафрагми з іонітів (органічних смол), аніонітов (здатних пропускати аніони і не пропускати катіони), катіонітів (здатних пропускати катіони і не пропускати аніони). Діафрагми повинні перш за все виконувати головну функцію: розділяти анодний і катодний простори. Для цього вони повинні бути механічно та хімічно стійкими у відповідному електроліті, достатньо електропровідними та не забруднювати розчин сполуками, що погіршують якість осаду.
7  КАТОДНІ ПРОЦЕСИ

7.1 Загальна характеристика катодних процесів

В електрометалургії головними катодними процесами є процеси виділення металів з розчинів, що містять їхні іони.

Сталий процес виділення металу з розчину схематично можна подати таким, що складається з трьох стадій:
- переміщення катіонів металу із середніх шарів розчину до подвійного електричного шару;
- процес розрядження катіонів, коли в щільній частині подвійного електричного шару відбувається дегідратація катіонів, їхня сорбція на поверхні електроду та приєднання електронів з перетворенням катіонів на атоми;
- переміщення нейтральних атомів до кришталевої гратки металу або створення нових зародків - центрів кристалізації.
Швидкість електрохімічного процесу є кількістю речовини, що перетворилася на одиниці поверхні електроду за одиницю часу. Оскільки, за законом Фарадея, кількість речовини є пропорційною кількості електрики, яку пропущено через електроліт, то швидкість електрохімічного процесу можна подати як:
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де  m – маса речовини, що перетворилася на електроді, г;
– тривалість електролізу, год.;
S – площа робочої поверхні електроду, см2;
I – сила струму електролізу, А;
k – електрохімічний еквівалент речовини, що перетворюється на електроді, 

       г/(А(год.);
q – кількість електрики, що пропущено через електрохімічну комірку, А(год.
Вище було відмічено, що для відновлення якого-небудь катіона необхідно подолати певний потенціал. Експериментальні дані показують, що підвищення швидкості процесу, тобто підвищення щільності струму, пов’язане з необхідністю долати більше високе значення потенціалу. За даних умов кожній щільності струму відповідає певний катодний потенціал. Оскільки
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де  Ек – потенціал поляризованого катода, В;
Ер – рівноважний потенціал катода, В;
Ек– поляризація катода, В ,
то можна вважати, що швидкість катодного процесу залежить від значення поляризації Ек

Як і в хімічних процесах, швидкість електрохімічного процесу, що складається з декількох стадій, звичайно лімітується тією стадією, яка протікає найбільш повільніше. За відносно низької щільності струму в розчинах, що містять достатньо високі концентрації катіонів, що розряджаються, швидкість процесу лімітується стадією розрядження. Численні дослідження залежності iк від Екдля різних катодних процесів показали, що швидкість одних процесів (Vрозр.) зростає дуже сильно під час малого змінювання поляризації Екдля прискорення інших процесів потрібним є значне підвищення поляризації.
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1 - Hg з розчину 0,66 н HgNO3 + 0,1 н HNO3;
2 - Cu з розчину 1 н CuSO4;
3 - Cu з розчину 0,1 н. CuSO4;
4 - Pb з розчину 1 н PbSiF6;
5 - Со з розчину 1 н CоSO4 + 0,5 % H3BO3;
6 - Cd з розчину 1 н CdSO4;
7 - Ni з розчину 1 н NiCl2 + 0,5 % H3BO3;
8 - Fe з розчину 1 н FeCl2 + 0,5 % H3BO3;
9 - Zn з розчину 1 н ZnSO4;
                             10 - Mn з розчину  25 г/л MnSO4 + 135 г/л (NH4)2SO4, 

                                    рН = 6,2
Рис. 7.1 - Поляризаційні криві виділення різних металів з водяних розчинів 

за температури 20( С

З рис.7.1 видно, що швидкість розрядження іонів таких металів, як Hg, Cu, Pb, Zn різко зростає навіть під час дуже малого підвищення потенціалу, тоді як для підвищення швидкості розрядження металів підгрупи заліза (Fe, Ni, Со) потрібне значніше збільшення потенціалу.
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Рис 7.2. Катодна поляризаційна крива розрядження цинку з водяних розчинів

Особливо значне змінювання потенціалу для підвищення щільності струму потрібно під час відновлення до металу комплексних іонів, таких як, наприклад, Ag(CN), Zn(CN) та інші.
В даний час вважають загальноприйнятим, що поляризація або перенапруження розрядження, залежить від струму обмінювання на межі «електрод-електроліт». Експериментально за допомогою мічених атомів було показано, що на межі «метал-розчин» встановлюється динамічна рівновага двох процесів:  окислювального, коли атоми металу переходять до розчину в формі катіонів та відновлювального, коли катіони, поглинаючи електрони, створюють атоми.
Швидкість цього процесу обмінювання, яку виражено через щільність струму, одержала назву «струм обмінювання». Як результат цього процесу на межі «електрод-електроліт» встановлюється рівноважний потенціал. Значення струмів обмінювання для деяких процесів наведено в табл 7.1 (за температури 25( С). При цьому заміряний зовнішній струм дорівнює нулю.

         Таблиця 7.1 - Значення струмів обмінювання для деяких процесів 

	Електрод
	Розчин
	Струм обмінювання,

А/см2

	Цинк чистий 

монокристалічний
	0,5 н ZnSO4,

підкислений H2SO4
	1,0(10-5

	Мідь
	1 моль/л CuSO4 +

+ 0,05 моль/л H2SO4
	1,0(10-5

	Срібло
	0,05 н AgNO3 +

+ 0,1 н НNO3
	3,7(10-6

	Залізо, переплавлене

в вакуумі
	2,5 н FeSO4
	1,0(10-8

	Водень на цинку
	1 моль/л H2SO4
	1,0(10-11

	Водень на ртуті
	0,1 моль/л H2SO4
	6,0(10-12


Величина струму обмінювання залежить від природи металу, концентрації та природи іонів у розчині електроліту.

Струм обмінювання, що виникає як результат реакцій створення та розрядження таких іонів, як катіони ртуті, цинку, міді часто сягає значної величини, в той час, як метали підгрупи заліза (Fe, Ni, Co) мають малий струм обмінювання.
Чим меншим є струм обмінювання, тим більшою сягаэ поляризація електроду.
7.2 Електрокристалізація металів
Механізм процесу електрокристалізації можна подати як адсорбцію електронейтральних атомів поверхнею катода та входження їх до кристалічної гратки недобудованих граней кристалів або до створення нових двовимірних або тривимірних зародків (центрів кристалізації) кристалів. Як правило, робота створення двовимірного зародка, а також входження адсорбованих атомів до вже наявної кристалічної гратки є незначною тому і поляризація є відносно малою.
Розглядаючи питання про характер (якість) осадів, що створюються під час електролітичного одержання металів, слід зазначити деякі загальноприйняті положення.
Для реально протікаючих електрохімічних процесів, очевидно, частина атомів піде на створення зародків, а частина на - зростання кристалів.
Таким чином, якщо 96500 кулонів електрики відновлюють на катоді N катіонів
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то та частина, що дорівнює NЗ створює зародки, а друга частина NР бере участь в зростанні кристалів:
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Якщо  
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то на катоді створюється дрібнокристалічний осад.
Якщо  
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то на катоді створюється значнокристалічний осад.
Під час кристалізації металів з простих солей, якщо струм обмінювання для цих металів є високим, як правило, одержують значнокристалічні осади. До таких металів належать: Ag, Pb, Cd, Zn, Sn. Пониження концентрації катіонів, що розряджаються на катоді, в розчині веде до подрібнення кристалічних осадів, що створюються.
Метали, для яких характерним є малий струм обмінювання та значна поляризація (Fe, Ni, Co) створюють, як правило, дрібнокристалічні осади.

На підставі експериментальних даних А.Г.Самарцев запропонував формулу для опису залежності кількості зародків, що створюються, від щільності струму та концентрації катіонів, що розряджаються:
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де  NЗ – кількість зародків, що створюються;
К – деяка постійна, що є характерною для кожного металу;
iК – щільність струму на катоді;
СМе – концентрація катіонів, що розряджаються на катоді.
Якщо такі метали, як Ag, Сu, Zn є присутніми в розчині у формі комплексних іонів, що відновлюються із значним перенапруженням, то вони осідають у вигляді дуже дрібнокристалічних осадів, причому чим більшою є поляризація, тим дрібнішими - кристали.
Електрорафінування й електроекстракцію здійснюють, як правило, із застосуванням простих, а не комплексних солей. При цьому можуть виходити нещільні, рихлі осади із значними стовпчастими розрізненими кристалами. Деякі метали, наприклад, цинк, створюють осади із значною кількістю крупних пор. Щоб одержати щільні та рівні осади, часто до розчину вводять добавки поверхнево-активних речовин.
7.3 Вплив на електрокристалізацію металів поверхнево-активних речовин
Поверхнево-активні речовини (ПАР), сорбуючись на кристалах металу, що виділяється, сприяють змінюванню умов його розрядження та кристалізації металу.
Характер сорбції може бути різним:  хемосорбція або фізична адсорбція.
Можуть бути різніми типи адсорбата та сорбенту, а, отже, спостерігається і різноманітний вплив ПАР на протікання електрохімічного процесу.
В роботах А.Н.Фрумкина та інших дослідників показано, що адсорбція ПАР приводить до змінювання будови подвійного електричного шару (у ньому знижується концентрація іонів, що розряджаються), змінюється швидкість розрядження іонів. Причому, адсорбція може супроводжуватися як пониженням швидкості розрядження (підвищенням поляризації), так і підвищення швидкості розрядження (осадження нікелю у присутності поверхнево активних іонів Cl-).
В роботах М.А.Лошкарьова відмічено, що адсорбція ПАР може викликати значну поляризацію тому, що транспорт катіонів до електроду здійснюється через адсорбційний шар. На рис.   показано вплив ПАР на катодну поляризацію олова. 
У чистому розчині сульфату олова виділення металевого олова здійснюється за дуже малої поляризації (крива 1). Під час додавання до розчину 0,005 моль/л (-нафтолувже за малої щільності струму на поляризаційній кривій спостерігається горизонтальна ділянка. Під час одночасного введення (-нафтолу та желатину горизонтальна ділянка з'являється за ще меншої щільності струму.
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1 - виділення олова з чистого розчину SnSO4;
2 - виділення олова з розчину SnSO4, під час додавання до останнього 

      0,005 моль/л (-нафтолу
3 - виділення олова з розчину SnSO4 під час додавання до останнього 

      0,005 моль/л (-нафтолута желатину одночасно
Рис.7.3 - Поляризаційні криві катодного відновлення олова 
з 0,25 н. розчину SnSO4
Під час вибору ПАР, що додається до електроліту з метою поліпшення якості осадів, часто використовують емпіричні дані. Концентрацію ПАР в розчині, у зв'язку з труднощами аналізу, як правило, не визначають, а під час дозування керуються візуальним спостереженням за якістю осадів і середніми даними їхньої витрати на 1 т металу, що осаджений.

До недоліків застосування ПАР слід віднести те, що, здійснюючи сорбування на поверхні кристалів, вони можуть частково залишатися в осаді та забруднювати його. Цю обставину слід брати до уваги під час одержання особливо чистих металів з використанням електролізу.
7.4 Сумісне розрядження катіонів
Вище вже згадувалося про можливість сумісного розрядження катіонів. Уточнимо деякі особливості цього явища. Окрім відміченого зниження виходу за струмом головного металу, сумісний розряд приводить до забруднення металу, що виділяється, домішкою, катіон якої розряджається на катоді.
В.О.Хейфец і А.Л.Ротінян класифікували всі процеси сумісного розрядження на чотири нижченаведені типи закономірностей залежно від стадії, що лімітує (див. табл.7.2).

Таблица 7.2 – Типи процесів сумісного розрядження катіонів

	Тип закономірності
	Стадія процесу, що лімітує

	
	Виділення головного металу
	Виділення домішки

	I
	розрядження
	дифузія

	II
	дифузія
	дифузія

	III
	розрядження
	розрядження

	IV
	дифузія
	розрядження


Для I-го та II-го типу закономірностей вміст домішки в катодному металі є тим більшим, чим вище концентрація домішки в електроліті. Всі чинники, що підвищують швидкість конвективної дифузії, зокрема шляхом підвищення температури та швидкості циркуляції, сприяють забрудненню головного металу домішкою. Навпаки, під час збільшення щільності струму, чистота металу підвищується.

Концентрація іонів головного металу не впливає на його чистоту до тих пір, поки вона не впливає на вихід за струмом. Вміст домішки не залежить від потенціалу розрядження домішки, якщо потенціал розрядження металу дорівнює або є більш електронегативним, чим для домішки.
Для III-го типу закономірностей вміст домішки в рафінованому (головному) металі зростає з підвищенням її концентрації в розчині. З підвищенням в розчині концентрації катіона металу, що рафінується, вміст домішки в катодному металі знижується та його чистота зростає.
В такому разі вплив щільності струму залежить від величини відношення добутку кінетичного коефіцієнта nк на заряд іонів для домішки та головного металу.
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 > 1 , то з підвищенням щільності струму вміст домішки в катодному металі зростає.
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 < 1, то з підвищенням щільності струму вміст домішки в катодному металі знижується.
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 = 1, то вміст домішки в катодному металі не залежить від щільності струму.
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