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КИНЕТИЧЕСКИЕ ЗАКОНОМЕРНОСТИ ПРОЦЕССА
РАСТВОРЕНИЯ ОКСИДОВ МЕТАЛЛОВ В КИСЛЫХ СРЕДАХ

Горичев И. Г., Киприянов Н. А.

Проведен сравнительный анализ экспериментальных данных и теорий,
интерпретирующих кинетические закономерности процесса растворения ок-
сидов металлов в кислотах. Теории сопряженного перехода в раствор элек-
тролита катионов и анионов оксида не позволяют объяснить полученные ре-
зультаты. В связи с этим кинетические закономерности процесса раство-
рения оксидных фаз впервые интерпретированы на основе современной
теории полупроводников, электрохимических представлений и моделей ге-
терогенной кинетики. Предложенный электронно-протонный механизм объ-
ясняет все имеющиеся данные по кинетике процесса растворения оксидов в
минеральных кислотах и комплексонах.
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I. ВВЕДЕНИЕ

Интенсификация и оптимизация процессов травления металлов, вы-
щелачивания и обогащения руд, удаления отложений с теплоэнергети-
ческого оборудования — важная научно-техническая задача, требующая
знания механизмов этих процессов. В этом обзоре сложный характер
процессов растворения показан на примере взаимодействия оксидов ме-
таллов с водными растворами различных кислот, данные по кинетике
и механизму которого до настоящего времени недостаточно обобщены
в литературе. При углубленном анализе полученных кинетических зако-
номерностей использованы современные электрохимические представле-
ния, зонная теория оксидов и гетерогенные модели процесса растворе-
ния оксидных фаз в кислых средах.

На кинетику растворения оксидов металлов в электролитах оказы-
вают влияние физико-химические свойства как полупроводников-оксидов
(степень ковалентности связи, наличие дефектов в кристаллической ре-
шетке, концентрация легирующих добавок, кристаллографическая ори-
ентация активной поверхности кристалла, природа активных центров,
специфика поверхностных состояний, существенно отличающихся от со-
стояний в объеме твердой фазы), так и растворов (концентрация, вели-
чина рН, редокс-потенциал, наличие комплексообразователей).

Имеющиеся обзоры по этому вопросу [1—16] охватывают источники
неполно. Исчерпывающий анализ данных по влиянию воздействия иони-
зирующего излучения на кинетику растворения твердых тел имеется в
[5, 17]. В настоящем обзоре систематизированы теоретические аспекты
кинетики растворения оксидных фаз. На основе электрохимических пред-
ставлений объяснены многие кинетические параметры (порядок реак-
ции по различным ионам электролита), влияние окислителей, восстано-
вителей, комплексообразователей и адсорбции протонов. Для количест-
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венного расчета кинетических параметров растворения эксперименталь-
ные данные обработаны с привлечением современных представлений о
кинетике гетерогенных процессов. Показано, что морфологические мо-
дели позволяют не только учесть изменение во времени площади поверх-
ности растворяющегося оксида, но и помогают объяснить сравнительно
высокую энергию активации растворения оксидных фаз в кислотах.

II. АНАЛИЗ КИНЕТИЧЕСКИХ КРИВЫХ РАСТВОРЕНИЯ
ОКСИДОВ МЕТАЛЛОВ В КИСЛЫХ СРЕДАХ

1. Форма кинетических кривых. Типичный вид кривых растворения
порошкообразных образцов оксидов в координатах доля растворенного
вещества α — время t представлен на рис. 1. В общем случае скорость
растворения da/dt проходит через максимум (при а~0,5-=-0,7) [2, 18—
20]. Участок спада скорости растворения труден для анализа, посколь-
ку он в заметной степени зависит от особенностей распределения частиц
по размерам на этой стадии указанного процесса.

2. Анализ кривых растворения оксидов металлов в кислотах на осно-
ве аффинных преобразований. Методом аффинных преобразований [9,
21, 22] можно определить, не вызывает ли изменения механизма (ста-
дийности) процесса тот или иной фактор, влияющий на скорость рас-
творения. Если кинетические кривые, соответствующие различным зна-
чениям какого-либо параметра, привести к единому масштабу относи-
тельно времени ί/ί0ρ5 (рис. 2), то последовательность стадий процесса
растворения принимается всегда одной и той же от начала до конца ре-
акции; скорость процесса лимитируется одной, а не совокупностью не-
скольких стадий. Это позволяет представить скорость растворения (да/
jdt) в виде функции с разделяющимися переменными

da/dt=i(T, αΗ +, Ε)-ϊ(α) (1)

где ϊ(Τ, αα+, E) = (da/dt)n — удельная скорость растворения, приходя-
щаяся на единицу поверхности образца; ί(α)—функция, отражающая
характер изменения площади поверхности образца в этом процессе.
Изменение переменных Τ, Е, ап+ влияет на время достижения опреде-
ленной доли (а) растворившегося оксида, тогда как морфология поверх-
ности образца при различных последовательных значениях а остается
неизменной [21 ].

3. Теория удельной скорости растворения оксидных фаз, предложен-
ная Нернстом. До сих пор в литературе для расчета удельной скорости
растворения кристаллов (1) использовалось математическое выраже-
ние, предложенное Нернстом и Нойесом [23]. Покажем несовершенство
метода вычисления удельной скорости растворения по теории Нернста.
Из теории Нернста [23] следует, что диффузия ионов в пристенном слое
электролита на границе его раздела с оксидом является лимитирующей
стадией при растворении твердого тела

(da/dt)yn=D(cmc—c)/V· 6 = ^ ( 1 — α ) (2)

где D — коэффициент диффузии ионов, с — концентрация соли в объеме,
снос — концентрация соли при насыщении раствора, V-—объем раствора,
δ — толщина двойного электрического слоя. Поскольку уравнение (2) не
позволяет полностью описать все кинетические закономерности раство-
рения, то используют выражение вида

(да/д*)уд=Ысн.в—с)" (3)

где п, kz не зависят от гидродинамического режима. Движущей силой
процесса растворения, согласно (3), является разность между концент-
рациями соли (Снас—С).

К недостаткам уравнений (2) и (3) относят невозможность объяснить
высокое значение энергии активации (65—85 кДж/моль). При процессе,
протекающем в диффузионной области, ее величина равна 15—20 кДж/
/моль. На практике уравнения (2) и (3) применимы в редких случаях,
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Рис. 1. Зависимости от времени доли (а) растворенного окисла
СиО (/—4) и удельной скорости dajdt (/'—4') процесса растворе-
ния данного оксида в водном растворе H2SO4, имеющем различ-
ные значения рН при температуре электролита 25° С: 1 — 0,43,
(£; = 7,37 ч- 1 ) ; 2—0,65 (£i = 3,65 ч-1; 3—0,85 (£, = 2,14 ч" 1 ) ; 4—
1,05 (А 4= 1,34 4- 1). Точки — опыт, линии — расчет по уравне-

нию (52), где Л=0,022 [166]
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Рис. 2. Зависимости доли растворенного магнетита от приведенно-
го времени t/t0i5 в водных растворах Н3РО4 (а), ЭДТА (б) и
ОЭДФ (е) при различных условиях опыта (концентрации, темпе-
ратуры, рН). Линии — расчет по уравнению (52) при различных
значениях А: 1—Л=10; 2—Л=0,45; 3—Л =0,20; 4—Л = 0,10;
5—Л=0,025; 6—Л=0,010. Точки — экспериментальные данные

при различных условиях опыта

так как значения ki и k& зависят от времени растворения и от состояний
объемной и поверхностной фаз. Уравнения (2) и (3) описывают распре-
деление концентрации растворенного вещества на определенном расстоя-
нии от границы твердой фазы, но не отражают изменения концентрации
во времени [2]. Данные работы [24] были получены при сильном пере-
мешивании электролита, когда дальнейшее увеличение скорости движе-
ния частиц не влияет на скорость их растворения; в таких условиях урав-
нение диффузионной кинетики неприменимо. Кабаи [24—27] модифи-
цировал уравнения (1) и (3) и получил выражение

а = с / с „ = 1 — ехр[—{Ы)Ц (4)

где γ — постоянная, зависящая от характера системы. Детальная про-
верка уравнения (4) показывает, что оно неприменимо даже при γ = 1 .
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В начале 50-х годов были получены экспериментальные данные [2],
которые показали неприменимость таких представлений для описания
кинетических закономерностей растворения оксидов металлов, посколь-
ку при анализе зависимости удельной скорости растворения оксидных
фаз в кислотах от различных факторов найдено, что она определяется
градиентом концентраций протонов, электронов (потенциала) и стехио-
метрическим составом твердой фазы, что не находит отражения в урав-
нениях (2) и (3). Явный вид математического выражения описывающе-
го удельную скорость растворения оксидов, пока не найден.

III. СТРУКТУРА ДВОЙНОГО ЭЛЕКТРИЧЕСКОГО СЛОЯ
НА ГРАНИЦЕ РАЗДЕЛА ФАЗ ОКСИД/ЭЛЕКТРОЛИТ

И РАСПРЕДЕЛЕНИЕ В НЕМ ЗАРЯДА И ПОТЕНЦИАЛА

При растворении нестехиометрических оксидов (вюстита, магнетита,
уранинита, оксида кобальта (II), пиролюзита, оксида никеля (II), тене-
рита и других образцов) наблюдается зависимость скорости процесса
от разности потенциалов (рис. 3), так как данный процесс определяет-
ся скоростью перехода ионов через двойной электрический слой [2, 3,
28, 29]. Различают ускорение растворения за счет восстановления (МпО,
Мп2О3, МпО2, Fe2Os, Fe3O4, FeO) или за счет окисления поверхностных
слоев оксидов (NiO, Cu2O, UO2) [2, 3, 30, 31].

1. Природа потенциала
на границе раздела фаз оксид/раствор

При соприкосновении окисла с раствором на границе раздела фаз
оксид/электролит возникает двойной электрический слой (рис. 4). Пол-
ное падение потенциала (Е) относительно потенциала соответствующего
электрода сравнения (Е°) равно

-С = - C s c ~\- Ε и ~г ^ cl ~

где Esc— величина потенциала в объемной зоне оксида, а Еп и Eet — па-
дения потенциала соответственно в слое Гельмгольца и в электролите
[32]. По обе стороны от границы раздела фаз возникают области объем-
ного заряда [32]. Эквивалентная схема границы раздела представля-
ет собой три включенных последовательно конденсатора [33]. Образо-
вание объемного заряда в оксиде при его контакте с электролитом про-
исходит за счет процесса внедрения протонов (гидроксильных групп) в
твердую фазу [34]. Плотность заряда в таком оксиде значительно мень-
ше, чем в металле [33, 35]. В связи с этим межфазный скачок потен-
циала [33] сосредоточен почти целиком в твердой фазе, а вклад в него
слоя Гельмгольца обычно пренебрежимо мал [35, 36].

Для вычисления величины и распределения зарядов и потенциалов
используют два фундаментальных соотношения:

1) уравнение Пуассона
d2E/dr2=—ρ/εε0 (5)

где ρ — плотность зарядов (складывается как из подвижных — электро-
ны я (г) и дырки р(г), так и неподвижных зарядов —• ионизированные
доноры (ND) и акцепторы (JVA), т. е. p(r)=e[—n(r)+p(r)—NO + NA]);
ε,ε0-—диэлектрические постоянные образца и вакуума соответственно;

2) уравнение Гаусса
d/ (6)

где Q — плотность поверхностных зарядов. Из (5) и (6) следует, что ве-
личина потенциала в трех областях будет определяться выражением
(см. рис. 4)

где ssc, εΗ, Eei — напряженности электрического поля в области объемно-
го заряда, слоя Гельмгольца и электролита соответственно; г5С, гн и
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Рис. 3. Зависимость скорости растворения от потенциала для следующих окси-
дов: 1 — UO2 (0,2 Μ Na2CO3+0,2 M NaHCO3> 25° С; dEldlgda/dt= 150 мВ); 2 —
UO2 (1 Μ HC1O4, 25° С; дЕ/д lg da/dt=\20 мВ) [30]; 3 — Fe2O3 (1 Μ растворы

кислот, 50° С; dE/d\g da/dt =120 мВ [153]

κ"1 — дебаевская длина (характеризует протяженность слоя, где имеет-
ся объемный заряд), протяженность слоя Гельмгольца и толщина слоя
Гуи соответственно. Аналитическое [37] и графическое [38] решения
уравнений (5) и (6) позволяют количественно рассчитать многие пара-
метры, характеризующие распределение скачка потенциала. Следует
отметить, что вычисляемая величина г , с = (е^кТ/4легп0)'1г зависит от кон-
центрации свободных зарядов (п0) в оксиде. Пусть π,= 1·1013 см~3, а в
0,01 Μ растворе электролита концентрация ионов равна 1019 см~3, тогда
протяженность области пространственного заряда (rsc~10~4 см) оказы-
вается в 100 раз больше, чем толщина диффузного слоя. С ростом кон-
центрации свободных носителей (например, в процессе восстановления
оксидов, имеющих д-проводимость) величина rsc-^0 при П0-УОО. В этом
случае весь пространственный заряд «стягивается» на поверхность элек-
трода.

Скорость растворения оксидов в основном регулируется величиной
потенциала в слое Гельмгольца. Величина потенциала в данном случае
не может быть найдена экспериментально. Значения других составляю-
щих доступны определению. Так например, величину потенциала Евс вы-
числяют из зависимости фотопотенциала, дифференциальной емкости и
поверхностной проводимости от потенциала поляризации оксидного элек-
трода [39—41]. Обычно находят значение потенциала плоских зон (Efb),
когда Esc=0 и Eet=0. Значения Efb приведены в табл. 1.

При исследовании кинетики растворения оксидов было сделано пред-
положение, что скорость процесса лимитирует скачок потенциала в слое
Гельмгольца [29, 48]. В этой связи рассмотрим факторы, влияющие на
его величину.

а) Факторы, влияющие на величину потенциала в слое Гельмгольца.
При Esc=0 (т. е. в отсутствие скачка потенциала в области пространст-
венного заряда) величина суммарного Ε определяется скачком потен-
циала в слое Гельмгольца. В настоящее время изучение влияния раз-
личных факторов [32] на потенциал плоских зон стало не только стиму-
лом, но и одним из методов исследования указанного слоя. Установлено,
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Рис. 4. Строение двойного электрического слоя на гра-
нице раздела фаз оксид/электролит. / — твердые фазы:
I — металл, II — оксид, III — область пространствен-
ного заряда π оксиде; 2—электролит: IV — слой Гельм-
гольца, V •— слой Гуи. Частицы, создающие двойной
электрический слой: а — ориентированные диполи воды;
б — избыточные ионы растворов; в — адсорбированные
ионы на оксиде, создающие поверхностные состояния;
г — ионные состояния. Энергетические характеристики

полупроводника (оксида): А — зона проводимости,
В — некомпенсированные ионы доноров, С — валент-
ная зона; φι, гЬя, т|)з — Гальвани-потенциал раствора, по-
верхностных состояний оксидной фазы и металла соот-

ветственно [73]

что на оксидах (ZnO, TiO2, SnO2, Fe2O3) величина Ен является линейной
функцией рН

так как между потенциалом Ен и концентрацией адсорбированных про-
тонов Н+ (потенциал-определяющий ион) имеется связь. Предположим,
что емкость Сн на единицу поверхности оксидного электрода не зависит
от Ен; тогда имеем:

е[П+

5} = С„Ен (7)

Здесь зависимость от рН обусловлена протеканием реакций: Н3О
+(ад)->

Н + ( ) Н О ( )

, ,+ (Λι—х,)е+ (ж,—х 2)Н+^МО%+ {х— х2)Н2О
Δ G°=AG° (ΜΟΙ2) —Δ G° (МО*,) + Δ G° (H2O)

[H3O
+(aq)] " V kT J " "r \ kT I K '

Сопоставление уравнений (7) и (8) показывает, что еЕп=В—2,3 kT

еЕ
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ТАБЛИЦА I

Ширина запрещенной зоны оксидов металлов (eEg) и потенциалы плоских зон
оксидных электродов ( £ ,ь, В (н. в. э.) при различных значениях рН раствора

Оксид

TiO2

NiO*

WO3

ZnO
SnO2

SnO"

Fe 2O s

eEg, эВ

3,0
от 1,72—1,90

ДО » 3,7

2,4±0,l
3,2

3,5±0,l
3,5±0,l

2,2

pH 2,0

—0,14
+0,97

+0,64
+0,09
+0,36

—
—

pH 4,0

—0,26
+0,89

+0,51
—0,02
+0,17
+0,09

—

'pH 6,0

-0,38
—

+0,39
—0,14
—0,12

—0,10

+0,14

pH 8,0

—0,49
—

+0,27
- 0 , 2 4
—0,32

—0,28

—0,11

pH 10,0

—0,61
—

+0,15
—0,34

—

—0,48

—0,23

pH 12,0

- 0 , 7 3
—

—
—
—

—

—0,34

pH14,0

—

—

—

—

—0,45

Ссылки

[42]
[43]

[44]
[45]
№
[46]

[47]

* р-Проводимость, в остальных случаях — п-проводимоаь.
** Исследован в ацетатном буфере, содержащем Fe (ЭДТА) 2-/Ге (ЭДТА)-.

(рН). Следует отметить, что, если происходит адсорбция других ионов
электролита, она приводит к изменению величины Ен.

Этот скачок потенциала практически не зависит от поляризующего
напряжения, причем на его величину не оказывают влияния ионы, ко-
торые не адсорбировались на электроде. Причина состоит в том, что
протяженность слоя Гельмгольца меньше толщины слоя пространствен-
ного заряда. При переносе заряда из объема к поверхности полупровод-
ника только небольшая часть вызванного этим изменения разности по-
тенциалов приходится на Еи. Падение напряжения происходит в основ-
ном в области пространственного заряда, а не в слое Гельмгольца. Уста-
новлено, что скачок потенциала в слое Гельмгольца на границе оксид/
электролит зависит от поверхностных свойств полупроводника, ионной
силы электролита, рН раствора, а также от специфической адсорбции.
Изменение потенциала в слое Гельмгольца обусловлено установлением
равновесия между раствором и оксидным электродом [49]. При сопри-
косновении оксидов с растворами электролитов происходит формиро-
вание поверхностного заряда за счет диссоциации кислотных и основных
групп; этот процесс можно представить в виде уравнений

НОМО-+Н+ ί - Μ Ο (тв) + Н 2 О - - М О Н + + О Н -
где К+ и К- — константы диссоциации кислотных и основных групп со-
ответственно.

Обычно для оксидов потенциал-определяющими являются ионы водо-
рода или гидроксид-анионы [50]. В случае оксидов изменение рН замет-
но влияет на знак заряда поверхности. Существует состояние раствора
(значение рН), соответствующее электрокапиллярным максимумам, ког-
да поверхность оксида обладает равным числом положительных и отри-
цательных групп. Эта точка (точка нулевого заряда) — наиболее важный
параметр границы раздела фаз. Точка нулевого заряда (т. н. з.) окисла
(табл. 2) связана с изменением заряда поверхности. Так, поверхностный
заряд (σ0) удобно описывать с помощью удельной адсорбции потенциал-
определяющих ионов (Н + или ОН-): ao=eF- (Гн+—Г о н-), где F — число
Фарадея, Гн+ и ГОн количество адсорбированных протонов и гидро-
ксид-ионов соответственно. Этот заряд приводит к возникновению по-
тенциала, изменяющегося с удалением от поверхности. Состояние рас-
твора, соответствующее нулевому потенциалу, называют изоэлектриче-
ской точкой (и. э.т.). В отсутствие специфической адсорбции, т. е. в рас-
творе индифферентного электролита т. н. з. и и. э. т. совпадают (нулевой
дзета-потенциал).

Было показано, что при изменении свойств катиона величина рНи э т.
для оксидов изменяется систематическим образом. В работе [51] ис-
следован ряд из 18 оксидов и показано, что это изменение описывается
уравнением

рН,.0.т =18,6—11,5 (г/г)
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ТАБЛИЦА

Точка нулевого заряда при 25° С и изоэлектркческая точка оксидов металлов

Оксид

Cu 2 O

MgO
CdO
NiO
CuO
ZnO
α-Α12Ο3

a-Fe 2 O 3

a-Cr 2 O 3

uo2TiO 2

SnO 2

β-ΜηΟ2

WO3

Co 3 O 4

F e 3 O 4

Координация

2 - 4

6—6
6—6
6—6
6—6
4—4
6—4
6—4

6—4
8—4
6—3

6—3
6—3
6—2

—
—

Структура

ΟΚΤ.

куб.
куб.
куб.
куб.
гекс.
гекс.
ромб.

ромб.
куб.
тетр.

тетр.
тетр.
ромб.
куб.
куб.

РНт.н. з.

>И,5

12,4
10,4
9,85*
9,5

9—10
6,5-9,5

8,5

7,0
3,5—6,5

4,7

5,5
7,0
0,5

10,35*
6,4**

Р Н И . э.

гидрат

—

>Ю,5
—
—

10,3
9,2

8,0±0,2

7,29

6,0±0,3

5,5
—

<0,3
—
—

т. [ 5 1 3

безводный

9,5±0,4

12,4±0,3
10,4±0,2
10,3±0,4
9,5±0,4

9,3
6,7
6,5

6,49
5,8±0,2
3,5+0,2

4,7
4,0—4,5

—
—

6,5±0,2

Примечания; окт. — октаэдрическая, куб. — кубическая, геке. ^-гексагональная, ромб. —ромбоэдриче-
ская тетр. κ-f тетрагональная сингонии. Значения рН в т. н. з. при 40, 60 и 80° С для NiO соответственно
равны 9,58; 9,25 и S.06, а для Со аО4 — 10,04; 9,82 и 9,62 [52].

* Данные работы [52], · * данные [2], для остальных окислов — данные [4].

где ζ — заряд катиона, г — расстояние между адсорбированным прото-
ном и катионом (оно равно диаметру иона кислорода плюс радиус ка-
тиона). Существует экспериментальное доказательство, что положение
т. н. з. связано со средним электростатическим полем в решетке оксида
[53,54].

Представляет интерес попытаться найти корреляцию между скачком
потенциала в слое Гельмгольца (Ен) и величиной поверхностного заря-
да. Согласно ион-дипольной модели [55, 56], принято разделять Ε на
внутренний потенциал Ен и пси-потенциал (·ψι):

άψ4=—59,2d (pH).

Авторы работ [57, 58] показали, что в случае оксида потенциал по-
верхности определяется более сложными уравнениями. Определение зна-
чений точки нулевого заряда и изоэлектрической точки на оксидах по-
казало, что их величины зависят от структуры поверхности и от ориен-
тации атомов в кристалле (отклонение от идеального кристалла обыч-
но приводит к смещению изоэлектрической точки в более кислую об-
ласть), от степени поверхностной гидратации (с увеличением степени
гидратации изоэлектрической точке соответствует более высокое значе-
ние рН [59]), от величины заряда катиона в оксиде [59], характера по-
лупроводниковых свойств окисла [59], присутствия примесей и т. п. На
значение рН точки нулевого заряда также влияют различные факторы
[59, 60]; часть из них указана в табл. 2.

Следует отметить, что имеется корреляция между положением т. н. з.
и скоростью растворения оксидов. Чем меньше величина рН, отвечаю-
щая т. н. з., тем труднее растворяется оксид. Так, ZnO и Си2О растворя-
ются при одинаковых условиях в кислотах значительно быстрее, чем
TiO2, а-Сг2Оз, a-Fe2O3 [59] и соответственно значения рН в т. н. з. окси-
дов цинка и меди (I) значительно больше. С повышением температуры
т. н. з. ряда исследованных образцов (окислов) смещается в кислую об-
ласть [52]. У гидратированных образцов по сравнению с негидратиро-
ваиными и. э. т. сдвигается в область более высоких значений рН, поэто-
му первые обычно легче растворяются [51, 59]. При значениях рН выше
т. н. з. поверхность оксида заряжается отрицательно за счет сильной ад-
сорбции ОН-групп. С уменьшением значения рН величина поверхност-
ного заряда (</_) снижается. Величина положительного заряда (напри-
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мер, для гематита) зависит в основном от активности ан+ и слабо зави-
сит от анионного состава электролита [59].

Поверхностный заряд в основном обусловлен десорбцией Н + на ней-
тральной поверхности. В некоторых электролитах (типа КС1), найдено,
что q+ зависит не только от ан+, но и от аС1-. В этих условиях происхо-
дит вытеснение поверхностных ОН-групп ионами С1~:

Г\ 1" 2Н+С1- г \ -1+

- F e O H (ОН)2 ~ —Fe (Н2О)2

2

+СГ + ОН"

V/ \ он~ Y/ J
При решении вопроса о природе скачка потенциала существуют два

подхода. Различают скачок потенциала квазиравновесный [34, 35] и не-
равновесный (компромиссный) [49, 61, 62]. Реакции, протекающие на
границе раздела фаз оксид/электролит, определяют величину скачка
потенциала и скорость растворения окисла в кислоте.

б) Основные типы квазиравновесных реакций, определяющих вели-
чину скачка потенциала в слое Гельмгольца. Согласно теориям электро-
химической кинетики, величина скачка потенциала на границе фаз мо-
жет определяться как обменом катионов водорода и ионов металла ме-
жду окисной фазой и раствором электролита, так и другими типами ре-
акций [29, 34, 49, 62, 63]. Предполагают, что потенциал-определяющие
реакции в многостадийном процессе растворения оксидов близки к рав-
новесным (квазиравновесные), так как ток обмена [64] по потенциал-
определяющим ионам оксидной фазы превосходит ток растворения окис-
лов [2J.

Из анализа экспериментальных данных по зависимости потенциала
(Е) для FeO^- и МпОд-электродов следует, что Ε является сложной
функцией рН, х, In αΜ'+. В сильнокислых средах величина Ε определяет-
ся реакцией

М 3 + + е = М 2 + (9)

и подчиняется уравнению Нернста:

£ £ + l n
F [М 2 +]

В средах, близких к нейтральным, зависимость потенциала от различ-
ных факторов (в отсутствие ионов М 2 +) уже определяется параметрами
[49]

]~0; дЕ/д(рИ) -0,059; Е°=1(х) (10)

а значение Ε — реакцией вида:

МО,, + 2 (ху—хг) Н + + 2 {х—хг) е-*-МО„+ {х— х2) Н2О

Потенциал может линейно зависеть от стехиометрии оксида: Ea—a-Jrbx
или определяться выражением:

£ = £° + — In fM?+] (11)

В присутствии ионов М 2 + (при тех же значениях рН) имеем [49]:

дЕ/д lg [М+2] = — 0,029; дЕ/д (рН) = — 0,059; Е° = 1(х) (12)
х—1 х—1

Переход от зависимости (10) к (11) и (12) определяется величиной рН
и отношением [М 3 + ]/[М 2 + ] .

Для объяснения зависимости величины потенциала окисно-марганце-
вого электрода от различных факторов предложено использовать реак-
цию (9), которая в слабокислых средах осложнена процессом диспро-
порционирования
Мп 3 + :

Μη 3 + Η Н2О ->. 2х~3 Мп2 + + ! МпО, + -^— Н+ (13)
2(х— 1) 2(*—1) 2{х— 1) х— 1 ;

1798



В этом случае величина потенциала (11) определяется суммарной реак-
цией:

ΜηΟ,+2 (х-1) e+2xH + ->Mn 2 + +xH 2 O (14)

и подчиняется уравнению [95]:
0,687 р ^ g [ ] ( )

χ — 1 χ — 1 χ— ι

Уравнение (15) соответствует теоретической зависимости (14), которую
можно рассчитать согласно выражению:

Δ ( 3 ο Λ·ΔΟ°(Η20) + ΔΟ°(Μη2+) — Д 0 ° ( М п С д

2(x-l)F 2(x~l)F

Связь между изобарно-изотермическими потенциалами образования ок-
сидов З^-элементов (AG0 (МпОх)) и χ выражают уравнением:

i — /

где AGi°, AG/ — изобарно-изотермические потенциалы образования
окислов состава МО; и МО_> из элементов [65, 66].
Подставив (17) в (16), найдем1

&(ή/1-Α(ή/ΐ χ 2-[Δθ;(ί

. 2,303 ( р Н ) ^ ^ 3 ] g [ M 2 + ] ( 1

F(x—\) ' 2{x—i)F

что соответствует экспериментально найденному эмпирическому урав-
нению (15). Можно также проверить зависимость AG^MnOx) от х:

AG°(MnOx)/x, кДж/моль-г-ат.О=—496,733+132,773 χ (19)

Сравнение справочных [67] и расчетных значений AG°(MnOx)/x приве-
дено ниже:

χ 1,00 1,33 1,50 2,00 2,50 3,00
Расчет по (19) 363,96 320,15 297,57 231,19 164,80 98,41
Данные [67] 363,86 321,16 293,72 233,68 — 98,38

Представленные результаты доказывают правильность определения ве-
личины потенциала на границе раздела фаз оксид марганца/электро-
лит.

Возможны и другие реакции, определяющие величину потенциала в
слое Гельмгольца, когда Ε зависит от стехиометрического состава ок-
сидной фазы:

МО.,+2 (х,-х2) Н++2 (х,-х2) е+МО* 2 + (х,-х2) Н,О

Ε = Е°о2 + а + Ь (X! + х2) + RTIF In [H+]

—Хг) е + (Xi—Xz) Μ2+-^χ2

Ε = Ещм+ + bx,x2 + ψ\η [Μ2+]

MO,(TB)+H+(aq)+&-»-MOIH(TB); E=E° + RT/F\n[U+)

г д е α = [ Δ 0 ; / / ) ί - ( A G ? l i ) j ] l { i - j ) F , b = № l ? l j ) l { j )
По характеру полученной зависимости потенциала оксидного элек-

трода от рН и lgaM

2+ устанавливают вид равновесия, а на основе урав-
ния (18) определяют фазовый состав исследуемого окисла, уточняют
значение Ε и находят термодинамические характеристики фазы состава
МО, [61,65, 66].

в) Теория стационарных (компромиссных) потенциалов. Компромис-
сный скачок потенциала возникает, если окисел не находится в равнове-

1 Здесь AGi 0=AG 0(M 2+)+AG 0(H 2O)-AG°(MO).
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сии с раствором электролита. В [68] изложена теория стационарных
потенциалов. Согласно этой теории, при стационарном потенциале сум-
ма катодных токов равна сумме анодных токов

(*&£) (20)

где k+ и k- — константы скоростей анодной и катодной реакций; β3· и
βί — коэффициенты переноса, Ε — потенциал электрода. В общем виде
это уравнение относительно Ε не решается.

Детальное изучение кинетических уравнений стационарных потенциа-
лов было проведено в ряде работ [69—71]. Автор работы [72] рассмот-
рел случаи возникновения компромиссного скачка потенциала на гра-
нице раздела фаз оксид/электролит. Согласно его представлениям, при
растворении оксида величина Ε определяется параллельным переходом
ОН~(тв) и М г +(тв) в электролит:

ОН- (тв) + Н + (aq)-^H2O (aq); Mz + (тв)^М г + (aq)

Скорость этих реакций зависит от потенциала. Движущей силой процес-
са растворения является величина падения потенциала в слое Гельм-
гольца. При £J(.

0=const и Eei=0 скорости перехода в раствор ионов Мг+

(£м) и ОН~ (г'он) можно выразить в виде:

(21)

(22)

Величину стационарного потенциала рассчитывают, решая совмест-
но уравнения (21) и (22):

Ε = *£ In (i- an+) = Ρ **· · 2 ' 3 0 3 (РН) (23)
( β + ζ + - β _ ο ^ U + ) ρ ( β ζ β 2 ) μ ; ;

Полученная величина Е может быть использована для расчета порядков
реакции по Н + и другим ионам.

В связи с тем, что имеются две теории возникновения скачка потен-
циала (квазиравновесного и компромиссного), существует столько же
подходов к объяснению причин влияния Ε на скорость процесса раство-
рения оксидов. Между Е,ь и значением ЕЯ!1КС, соответствующим максиму-
му скорости, наблюдается линейная корреляция.

2. Связь между полупроводниковыми свойствами
оксида и электрохимическими свойствами

электролита

Существует зависимость между полупроводниковыми свойствами ок-
сида и электрохимическими характеристиками системы раствор электро-
лита — оксид. Раствор характеризуется следующими электрохимически-
ми параметрами: стандартным окислительным (redox) потенциалом для
окислительно-восстановительной пары (Е°), средней энергией энергети-
ческого уровня молекулы окислителя (незанятого энергетического уров-
ня) в растворе еЕ0Х, средней энергией энергетического уровня молекулы
восстановителя (занятого энергетического уровня) в растворе eETed,
энергетическим параметром раствора eEF, аналогичным по смыслу энер-
гии Ферми, так как он выражается соотношением е£*.='/г (eE0X-\-eEred) =
=—Е [36].

Свойства оксидов как полупроводников характеризуются следующи-
ми параметрами: eEv и eEvs — соответственно энергия потолка валентной
зоны в объеме образца и на поверхности, eEF — энергия Ферми, еЕс и
еЕсз — энергии дна зоны проводимости в объеме и на поверхности. Ис-
комая зависимость в явной форме устанавливается на основе расчета и
измерения величин потенциала плоских зон (Е1Ь).

Сопоставление энергетических уровней ионов и границ зон оксида в
одной и той же энергетической шкале представляет собой наиболее цен-
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Рис. 5. Расположение энергетических зон оксида (а — ZnO, б — TiO2) и
уровня Ферми (потенциалы Ei-i-Ee) для некоторых электродных реакций,
протекающих на оксидном электроде в водном растворе при рН 7: 1 — ZnO +
+ 2Н+ (aq)+2e->Zn + H2O (£,); 2—2Н+ (aqj+2e=^H 2 (£2); Л—ZnO + 2Cl-
(aq)+2p-^ZnCl2 (aq)+V 2O 2 (£3); 4 - H 2 O + 2 p ^ 2 H + (aq)+V2O2 (£4); 5 —
TiO2 + 4H+ (aq)+4e^Ti + 2H2O (E5); 6 — 2H+ ( a q ) + 2 e ^ H 2 (£6); 7 —

(aq)+V2O2 (£7); S — TiO2 + 4Cl- (aq)+4p^TiCl4 (aq)+O 2
(£8) [85]
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Рис. 6. Относительное положение энергетических уровней полупроводников и
уровня Ферми для некоторых окислительно-восстановительных реакций, про-
текающих на электроде в водном растворе; / — GaAs, рН 14; 2 — GaAsP,
рН 14; 3 — GaP, рН 1; 4 — CdSe, рН 6; 5 — CdS, рН 6; 6 — ZnO, рН 2;

7 - S n O 2 , рН 14; 8 — SnO2, рН 1; 9 - TiO2> рН 1; /С — SIC, рН 1 [32]

ный вклад электрохимии полупроводников в науку о кинетике растворе-
ния оксидов (см. рис. 4). Такое сопоставление энергетических характе-
ристик и электрохимических параметров производят следующим обра-
зом. Используя экспериментальную зависимость между дифференциаль-
ной емкостью оксидного электрода (Csc) и потенциалом поляризации ок-
сида Ε (при l/C2

sc^>-0), определяют величину Е,Ь по уравнению Мотта—
Шоттки:

± = -*-(eEK-*L) (24)

Согласно (24), при поляризации оксидов обычно наблюдается линейная
связь между Csc~

2 и потенциалом поляризации оксидного электрода.
В этом случае, если Ее1-^-0 (концентрированный раствор), измеряют по-
тенциал плоских зон:

Е,ьжЕп+Е° (25)
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Иными словами, основной скачок потенциала приходится на слой
Гельмгольца. Линейные соотношения между Csc~

z и Е, полученные для
оксидов, указывают на то, что потенциал в слое Гельмгольца сохраняет
постоянное значение при поляризации электрода; изменяется при этом
только величина потенциала в объеме оксидной фазы [32]. Определив
Е,ь, находят электрохимический потенциал уровня Ферми оксида в энер-
гетической шкале:

Например, для ZnO найдено значение еЕ1Ь=—0,231 эВ (н. в. э.) [73].
Отсюда, с учетом (25), имеем: eEF=—eE+eE°= + 0,231 + (—4,5) =
=—4,269 эВ, где е£°=4,5 эВ [32] (см. рис. 5). Используя величины eEF,
η, зная концентрацию Nc, легко определить положение дна зоны прово-
димости еЕс:

eEF=eEc—2,3 kTlg(NJn)
Принимая во внимание ширину запрещенной зоны eEg=eEc—eEv, мож-
но найти положение границ зон.

Построенные таким способом энергетические диаграммы границы
раздела фаз служат для качественного и полуколичественного объясне-
ний всех закономерностей растворения оксидов металлов в различных
средах.

Используя схему энергетических уровней, представленную на рис. 6,
можно, например, попытаться определить, какие из оксидов могут вос-
становить феррицианид-ионы за счет электронов проводимости, а какие
полупроводники — путем инжекции дырок, т. е. отдавая электроны из
валентной зоны (см. рис. 6, GaP и GaAs). Такие схемы могут служить
только отправным моментом для анализа возможных реакций между ок-
сидами и ионами жидкой фазы (растворов). Для осуществления инжек-
ции электронов в оксид энергия уровней eETed должна быть равна или
больше энергии незаполненных уровней оксида, а для захвата электро-
на ионами энергия уровня еЕох должна принимать значения, равные
или более низкие, чем энергия занятых уровней. Эмпирическим путем
[74] было найдено, что инжекция электронов наблюдается в том случае,
когда энергия дна зоны проводимости полупроводника выше энергии
eE°redox=—еЕ° не более, чем на 0,8 эВ. Так, автор работы [75] установил,
что ионы Cr2+, Eu2+, V2+, Co2+ инжектируют электроны в ZnO (е£°>
>0,1 эВ).

Поверхностные реакции (такие, как растворение) с участием окси-
дов, вместе с усложняющими картину процессами с участием ионов
(гидролиз, комплексообразование, димеризация, возникновение неустой-
чивых состояний), делают ситуацию значительно сложней.

IV. ФОРМАЛЬНЫЕ ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИЕ ТЕОРИИ
РАСТВОРЕНИЯ ОКСИДОВ МЕТАЛЛОВ

Существуют различные варианты гипотез о влиянии окислителей и
восстановителей, находящихся в электролите, на оксидную фазу при ее
растворении. Различают современные физические теории восстановле-
ния и окисления оксидов как полупроводников и классические электро-
химические теории, объясняющие механизм влияния потенциала на про-
цесс растворения оксидных материалов.

Растворение оксидов возможно в том случае, если концентрации
ионов в электролите ниже концентрации насыщения. При заданном от-
клонении концентрации от предельной скорость растворения связана с
реакцией перехода:

M z + (тв)-^М г + (aq); Az~ (тв)^А г - (aq)

При растворении кристаллов в отсутствие внешнего тока плотности то-
ков перехода гм и гА равны между собой по величине, имеют разные зна-
ки и являются сопряженными. Для описания электрохимических зако-
номерностей перехода ионов применимо уравнение Фольмера [49]. При

1802



этом зависимость скорости переходов в раствор ионов М г + и Az~ от по-
тенциалов можно выразить уравнениями, аналогичными (16) и (17):

(26)

- ехр ( ^ * ) -_*[А] -exp [~(1 ~^Z-F fi] (27)

1. Теория сопряженного перехода
в раствор электролита катионов и анионов оксида

а) Теория растворения ионных кристаллов по Енике [62, 63]. Пере-
ход катионов выражают анодным (£м), а анионов — катодным (гА) то-
ками. Растворение связано с процессом диффузии (через двойной элек-
трический слой толщиной б) по уравнению:

Енике и Хаазе [63], комбинируя уравнения (26) и (27), а также учиты-
вая условие электронейтральности (αΜζ+=αΑ*-), вывели уравнения вида:

«р ( )
и = 1*£_Ζ (28)

ехр [(1 - р+) Z F / t f r ] / i e x p [(β2/=·η)//?Τ]/£

где η — перенапряжение, iOiM и tOiA — токи обмена соответственно ионов
металлов и анионов;

( 2 9 )

Из (29) следует, что при с/сЯ!1С-+0 наблюдается максимальное перена-
пряжение (η=η1ΜΚο)

η _ η _ RT

 l n *°.А

(1 — β _ + β + ) ζ ί г о М

которому соответствует максимальная скорость растворения:

1р,макс = ίο,Α * Ό,Μ

При β+=β_=0,5 имеем:
,· /,· , . ; „\Vi /om
£р,макс — \ло,А *Ό,Μ/ ν*-*̂ /

Из анализа уравнения (30) следует, что скорость растворения зависит
от величины токов обмена (to,A и 10,м)- При низких значениях перена-
пряжений (r\<^RT/zF) получим:

_1 1_

Экспериментальное подтверждение справедливости соотношений (30) и
(31) пока отсутствует.

б) Теория растворения оксидных фаз по Энгелю [29]. При выводе
зависимости E(i) Энгель сделал следующие предположения: 1) перехо-
ды ионов (Mz+(TB)-^-Mz+(aq); Аг"(тв)->Аг-(ац)) представляют собой не-
зависимые процессы; 2) суммарное значение химического потенциала
для анионов (μΑ) и катионов (μΜ) постоянно, т. е. μ Μ + μ Α = μ ± ; 3) про-
цесс растворения является неравновесным, так как обратная реакция
подавлена; 4) постоянство состава объясняется тем, что поток ионов
(катионов in и анионов £А) через двойной электрический слой одинаков
(|ίΜ | = | ί Α | ) ; 5) скорость растворения зависит от потенциала в слое
Гельмгольца, согласно уравнению Фольмера; 6) поверхностные кон-
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дентрации катионов и анионов выражаются уравнением Больцмана:

[А] = ехр [(μΑ - μ^/RT]; [Μ] - ехр [(μΜ - μ^/RT]

где μΜ° н μΑ°— химические потенциалы ионов на поверхности при кон-
центрации ионов с = 1 .

Учитывая приведенные выше допущения, уравнения (26) и (27), а
также принимая, что

μΜ = 1 {μ±/?Γ In (ЗДи) + Фдгд - βΜΖΜ

μΑ = -1 {μ± + # Π η (kljkl) + φΑζΑ -

найдем при ζκ=—ζΑ

Ы = ΪΑ = (klklf ехр (μ4/2^Γ) ехр [{βΜ | ζΜ | - βΑ | ζΑ |} FE/2RT] (32)

Из уравнения (32) следует, что тангенс угла наклона тафелевского уча-
стка составляет

1η ί =

Если βΑζΑ>βΜ2Μ, то наблюдается увеличение скорости при уменьшении
потенциала. В [29] приведены значения углов наклона для случаев,
если растворение лимитируется переходом анионов

дЕ/д In i=(zM-^\zA\)F/RT
или катионов:

dEld\ni=[$Mzu~\zM\]F/RT
Так, для FeO [29] найдено дЕ/д In t=0,080 В. Поскольку

zF e2+=2, 2 O 2-=—2, то ( β ο 2 — β ϊ β2+)=0,32

Некоторые положения теории Энгеля вызывают ряд замечаний [2,
48]: 1) Энгель рассматривает оксиды как чисто ионные соединения, при
этом совершенно игнорируя влияние важных полупроводниковых
свойств оксидов (объемный заряд, электронная и дырочная проводи-
мость, энергетика уровней); 2) потенциал поляризации, согласно Эн-
гелю, приходится только на область объемного заряда (скачок потен-
циала в слое Гельмгольца не учитывается); 3) ряд предпосылок, сделан-
ных Энгелем, исключает даже незначительное отклонение от стехиомет-
рии.

в) Теория растворения оксидных фаз по Вермилиа [72] позволяет
объяснить формальные порядки реакции по ионам водорода, зависи-
мость скорости растворения от потенциала, влияние анионного состава
электролита. Согласно [72], растворение — процесс электрохимический
и состоит из двух сопряженных реакций — переход в раствор ионов ме-
талла и ионов кислорода.

Зависимость скорости растворения от потенциала Вермилиа устано-
вил, применяя следующие допущения: а) процесс растворения необра-
тим; б) концентрация ионов на поверхности равна 2я°:

]=2п°

причем из последнего выражения следует, что возможны отклонения от
стехиометрии; в) скорость выхода анионов и катионов одинакова, т. е.
1М=*А- Из уравнений (26) и (27), допущений (а) — (в), приняв во вни-
мание, что

+£°м [Μ] ехр ®+z+FE/RT) = +kA [А] ехр @_z_FE/RT)

можно найти, что скорость растворения равна:

U=2io[exT?(—^-z-Fi\/RT)+exp(—^+z+Fr\/RT) (33)
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где скорость свободного растворения оксида (величина потенциала при
этом равна Е,) составляет:

ι,=ΛΑ

οβχρ(β_ζ_.Ρ£//#7'); Ά=Ε—Ε,

Если η очень мало, то имеем:

ίΑ=2ί 0[2—(β+ζ+ + β_ζ-)η^/?Π-' (34)

Полученный результат согласуется с выводом Энгеля [29]. Уравне-
ние (33) достаточно реалистично объясняет природу и наличие макси-
мума скорости растворения оксидных фаз от потенциала.

В случае катодной поляризации, когда величиной анодного тока (tA)
можно пренебречь, выражение (33) принимает вид:

г А = kc™+ exp ($_z_Fy\/RT)

где η > 0 . При β_=0,5 и ζ~=1 расчет дает значение дЕ/д In i= 120 мВ,
что соответствует экспериментальным данным [76—78].

Изложенные теории исходят из того, что токи ионов металла и кис-
лорода одинаковы, т. е. что эти реакции перехода сопряжены. Обычно
скорость выхода ионов такова, что гмЗ>гА или гА^г'м, поэтому скорость
растворения определяется переходом какого-то одного иона. В этом слу-
чае ток растворения значительно меньше тока обмена по ионам металла
и по анионам.

2. Электронно-протонная теория влияния потенциала

Согласно электронно-протонной теории, влияние потенциала на гра-
нице раздела проявляется в том, что в оксиде массоперенос осуществ-
ляет протон. Первая его стадия включает электрохимический процесс
перехода протонов через границу раздела оксид/раствор и адсорбцию
их на поверхности оксида:

М2+ (тв) + О2" (тв) + Н+ (aq) + e-»-OH- (тв) + М ( г " 1 ) + (тв)
где M Z + ( T B ) , M ( Z ~ 1 ) + ( T B ) , О 2 ~(ТВ) И О Н ~ ( Т В ) —частицы оксидной фазы.
В результате такой реакции поверхностный слой оксида превращается
в соединение переменного (нестехиометрического) состава. Концентра-
ция протонов, находящихся в виде ОН-групп, электропроводность и сте-
хиометрия оксида связаны между собой и зависят от Е. Вторая стадия—
«диффузия» атомов в глубь оксидной фазы с одновременным переходом
электрона от одного иона металла к другому или диссоциативная диф-
фузия. При сдвиге значения потенциала в катодную область происходит
увеличение скорости входа протонов в оксид. Концентрация их в оксиде
зависит от подвижности Н+ и от величины Е.

Справедливость электронно-протонной теории подтверждается рядом
фактов. Данные, полученные с помощью применения изотопов водорода
и кислорода свидетельствуют о том, что из раствора электролита в ок-
сид и обратно переходит водород, а не кислород [79, 80]. Наличие ги-
стерезиса на катодных и анодных кривых заряжения; а также медлен-
ные изменения тока после выключения поляризующего тока свидетель-
ствуют о замедленной диффузии протонов [34]. Большая скорость элек-
трохимических процессов указывает на участие в них достаточно под-
вижной частицы (протона).

Участием протонов в электрохимических процессах объясняются
отличия в активности, наблюдаемые для гидратированных и негидра-
тированных оксидов. Внедрение в оксид протонов не приводит к замет-
ному изменению параметров кристаллической решетки оксида [34, 81].
Установлено, что скорость растворения и величина потенциала прямо
пропорциональны количеству адсорбированных протонов (ионов
Н+(адс) [82]):

ip = (da/dt) п = К'[ Н + (тв) ] = К%+

где 0д+ — степень заполнения протонами поверхности оксида. Известно,
что зависимость степени заполнения поверхности адсорбированными



протонами от равновесной концентрации кислоты отвечает уравнению
Фрейндлиха [59, 83]

где /г=0,5^0,6.
На основе изложенного выше выведена 2 зависимость удельной ско-

рости растворения оксида от адсорбции ионов Н+ на окислах, величины
рН электролита и от Е:

= k-a™y exp [ - (! -β+)z+FE/RT] (35)

Это выражение позволяет объяснить все кинетические закономерности
по влиянию Н+, Ε и Τ на удельную скорость процесса растворения ок-
сидных фаз.

Порядок скорости растворения оксидов по ионам водорода nn-i=m
должен составлять 0,5. При сдвиге Ε в катодную область должно наблю-
даться увеличение скорости растворения оксида. Частицей, которая уча-
ствует в процессе растворения, является протон.

При β+=0,5 и 2,.= 1 величина дЕ/д lg[ (<5а/д/)уд] должна составить
120 мВ, что согласуется с опытными данными.

V. ПОЛУПРОВОДНИКОВАЯ ТЕОРИЯ ОКИСЛЕНИЯ
И ВОССТАНОВЛЕНИЯ ОКСИДНЫХ ФАЗ

В работах [35, 36, 84, 86] развивается другой подход для описания
кинетических закономерностей процесса растворения оксидов, являю-
щихся полупроводниками, в электролитах, содержащих добавки окисли-
телей и восстановителей. Согласно этой теории, при соприкосновении
оксидов с растворами электролитов происходит либо переход электро-
нов на полупроводник с ионов раствора, либо наоборот. Это обусловле-
но тем, что уровень Ферми (eEF) в оксиде не соответствует уровню Фер-
ми {еЕтм) ионов электролита.

При электрохимической поляризации оксидов в растворах электро-
литов, имеющих окислительный потенциал Е", возможно ускорение их
растворения в кислых средах. Термодинамические условия протекания
процессов растворения оксидных фаз были рассмотрены в работе [84].
Из термодинамических величин можно определить стандартные потен-
циалы реакций катодного или анодного разложения оксидных материа-
лов. Если Е<Етзл или е£1

Р>е£' р а з л, то возможно катодное растворение
оксидов, протекающее с участием электронов зоны проводимости (см.
рис. 5). В случае, когда £ > £ / а з л или е£<е£р р а з л , возможно анодное
растворение оксидов с участием электронов зоны проводимости. Напри-
мер, для растворения оксидов цинка при анодной поляризации электро-
да такие реакции можно представить в виде:

bG°p = AG° (Zn2+) + VaAG0 (H2O2) — AG° (ZnO) = — 87,8 кДж/моль,

а потенциал разложения будет равен:

E = -AG°P/F = 0,91В

Механизм окисления или восстановления оксидов в процессе раство-
рения при потенциостатической поляризации может быть объяснен так-
же с учетом полупроводниковых свойств оксидных фаз. Качественно пе-
ренос электронов при поляризации и соответствующий ток можно рас-
считать с использованием схемы распределения энергетических уррвней
на границе раздела фаз. В электрохимических реакциях оксидных
электродов принимают участие как электроны, так и дырки. Для того,
чтобы на поверхности оксидов имела место обменная реакция, необхо-
димо осуществление переходов на уровни, находящиеся вблизи дна зо-

2 По данному вопросу см. ссылки [153, 166, 209].
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Рис. 7. Диаграмма расположения энергий на границе раздела фаз полупровод-
ник — раствор в случае равновесия (а) и при анодной поляризации полупроводни-
кового электрода (б): I — зависимость логарифма вероятности распределения ча-
стиц окислительно-восстановительной системы частиц электролита от величины
энергии, II — зависимость положения энергетических зон оксида от расстояния от
границы раздела фаз, III — зависимость тока растворения оксидной фазы от величи-

ны приложенного напряжения [88]

ны проводимости или вблизи потолка валентной зоны [75]. Если в ок-
сидах положения характерных энергетических уровней (например, дна
зоны проводимости в полупроводнике) могут быть однозначно опреде-
лены, то в растворах электролитов следует рассматривать лишь средние
значения характерных энергий ионов в жидкости (т. е. учитывать флук-
туации энергетических уровней). Эти уровни представляется возможным
описать функцией распределения Гаусса [32, 88, 89] (см. рис. 7):

где λ,· — энергия реорганизации окружения, которая происходит в ре-
зультате перехода электронов с электрода на реагенты в растворе вслед-
ствие изменения заряда частиц. Если требуется определить, например,
скорость переноса электрона с донора на электрод, то она может быть
выражена через скорость электронного обмена между двумя изоэнерге-
тическими уровнями на электроде и в растворе, причем первый из них
заполнен, а второй — свободен. Скорость протекания окислительно-вос-
становительной реакции на поверхности оксида определяется поверхно-
стной концентрацией носителей тока на границе раздела фаз [36]. Вы-
ражение для тока обмена окислительно-восстановительных реакций на
границе раздела должно включать величины стандартного окислитель-
но-восстановительного потенциала E°redox и концентрации реагентов стев.
и сох. Можно различать два (для полупроводников п- и р-типов) случая.
Вычислим ток электронного переноса (i) из валентной зоны полупро-
водника в раствор на восстанавливающуюся частицу — акцептор (OJ .
Эту реакцию можно трактовать как переход дырки (р) с акцептора в ва-
лентную зону:

О

Скорость процесса в этом случае будет прямо пропорциональна кон-
центрации носителей в валентной зоне и плотности акцепторов (окисли-
телей), которые могут захватить электрон. Следует учесть, что данная
реакция обмена может протекать тогда, когда уровни находятся вблизи
дна зоны проводимости или около потолка валентной зоны. Перенос
электрона с электрода на акцептор эквивалентен протеканию анодного
тока

i=co
D{E)k(E)n(E)dE

где D(E) —вероятность распределения частиц реагентов по энергии, ко-



торая может быть описана функцией распределения Гаусса; п(Е)—пар-
циальная концентрация электронов (вблизи поверхности полупроводни-
ка), энергия которых равна еЕ; k{E)—скорость перехода электрона с
энергией еЕ из полупроводника на ион в растворе, имеющий энергию
еЕ'. Так как значения функций п(Е) в валентной зоне и k(E) практиче-
ски постоянны при eExeEs, энергия потолка валентной зоны вблизи по-
верхности отличается на величину — еЕас от энергии потолка валентной
зоны в объеме полупроводника (eEv), то для тока получаем окончатель-
ное выражение вида:

i=/ecAexp {(еЕ°—еЕА)
 2/4/г7\·} (36)

Согласно выражению (36), скорость процесса будет максимальна,
когда величина энергии энергетического уровня акцептора еЕА окажет-
ся равной энергии поверхностного состояния. Зависимость (36) была
проверена экспериментально в работе [87]. Для ZnO было найдено, что
величина потенциала Е", на который приходится максимум тока обмена,
равна 0,8 В. Поскольку eE°red0X=—еЕ°, то eEc,=eE0

ox=eE°redox

J

rKi=
=—0,8+λ ; .

Аналогичным образом можно найти ток электронного переноса с
окисляющейся частицы — донора (Дгы) в растворе на энергетический
уровень поверхностностных состояний оксида. Соответствующая реак-
ция может быть записана в виде:

Д + Д + + е

Для расчета тока можно получить соотношение, аналогичное предложен-
ному выше:

;=&сдехр [ (—еЕ—еЕл) 74£Γλ,·] (37)

Из сравнения уравнений (36) и (37) следует, что зависимость тока
переноса электронов от потенциала проходит через максимум [32]. Эти
закономерности позволяют объяснить зависимость скорости растворе-
ния от потенциала редокс-пар для оксидов — полупроводников как р-,
так и л-типа.

Поскольку перечисленные выше теории являются формальными,
представляет интерес рассмотреть механизм катодного восстановления
или анодного окисления оксидных фаз и обсудить вопрос о том, почему
поляризация влияет на скорость их растворения.

VI. МЕХАНИЗМ РАСТВОРЕНИЯ ОКСИДОВ МЕТАЛЛОВ
ПРИ КАТОДНОЙ И АНОДНОЙ ПОЛЯРИЗАЦИИ

В [2] показано, что скорости этих процессов лимитируются величи-
ной потенциала редокс-реакций, протекающих на поверхности окисной
фазы. При сдвиге значения стационарного потенциала в катодную об-
ласть скорости растворения оксидов железа и марганца увеличиваются
[2, 90, 91]. Поляризационные кривые, полученные при поляризации
МпО2, обнаруживают две волны восстановления, потенциалы которых
зависят от концентрации ионов металла и от рН. Пики соответствуют
двум процессам:

(I)
(Ц)

Форма поляризационных кривых (Е—г) соответствует зависимости
скорости растворения оксидов Mn2O3, Fe3O4, Fe2O3 от потенциала [90,
91]. Существуют две теории восстановления оксидов металлов. Соглас-
но первой теории [92—94], процесс восстановления оксидной фазы ли-
митируется скоростью выхода из нее ионов металла (Мп2+ — в случае
МпО2 или Fe 2 + — при использовании Fe3O4 и Fe2O3):

Считают, что МпО2 (или Fe3O4) реагирует как обратимый электрод, по-
тенциал которого определяется концентрацией ионов металла М2+ и
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величиной рН [95, 96], причем dE/d(pH) = 120 мВ/рН в присутствии как
ионов Мп2 + [95], так и Fe2 + [96]. Количество электричества, затрачи-
ваемого на указанный процесс [77], составляет вдвое большую величи-
ну по сравнению с требуемой для реакции [97]. Образующийся МпООН,
согласно рассматриваемой теории, не является первичным продуктом, а
возникает за счет протекания реакции [92, 93, 97—99]:

Согласно второй теории, процесс восстановления оксидов металлов
лимитируется входом протонов в оксидную фазу. Восстановление окси-
дов происходит за счет перехода протонов через границу раздела фаз
электролит/оксид [34, 98—100] и описывается уравнением:

МО*(тв) +mH+(aq) +те-*МО 1 _ т ОН т (тв)

В щелочных средах протекание последней реакции не вызывает сом-
нения. Подтверждением протонного механизма служат кривые (Е—i,
i—t), на которых наблюдаются явления концентрационной поляризации
в твердой фазе [34]. В процессе восстановления оксидов первоначаль-
но происходит адсорбция протонов (с образованием ОН-групп); при
дальнейшем восстановлении атомы водорода диффундируют внутрь ок-
сидной фазы, что приводит к восстановлению более глубоких слоев. Мед-
ленная диффузия атомов водорода вызывает концентрационную поля-
ризацию внутри твердой фазы [34]. Рентгенофазовым анализом продук-
тов окисления или диспропорционирования магнетита подтверждено,
что в данных условиях образуется непрерывный ряд твердых растворов
Fe3O4 в Y-Fe2O3 [101]. Выход катодного процесса для реакции в основ-
ном никогда не превышает 100%; при этом происходит образование
твердого раствора М2О3 в MQ2 или раствора МООН в МО2 [102]. Коли-
чественное рассмотрение механизма диффузии протонов дано в работах
[103, 104]. Наличие в оксидах связанной воды вызывает ускорение диф-
фузии Н+ [34]. Теория лимитирующей стадии диффузии протонов в ок-
сид не объясняет появления в электролите (в заметных количествах)
ионов Fez +, Mn2+ (при ρ Η < 6 ) при катодной поляризации Fe2O3 и МпО2

соответственно.
Теории можно объединить, предположив, что химическая стадия ос-

ложняется последующим процессом. Используя последнее из вышеука-
занных уравнений реакций и учитывая возможность диспропорциониро-
вания оксида марганца (III), согласно [76, 105, 106], получим:

2 (МпОа + Н+ + е ^ МпООН)
2 МпООН + 2 Н+ -> МпО2 + Мпа+ + 2 Н2О

МпО2 + 4 Н+ + 2 е -^ Мп2+ + 2 Н2О

При изучении кинетики растворения оксидов NiO [107], Cu2O, CuO
[108, 109] и UO2 [30] найдено, что скорость процесса увеличивается при
анодной поляризации и при введении в раствор электролита окислите-
лей [30, 109, 110]. Вопросы стабильности оксидов при анодной поляри-
зации имеют большое значение не только при исследовании процессов
их растворения, но и на практике при преобразовании энергии света в
химическую энергию. Вопросы устойчивости оксидов в кислых средах
рассмотрены в [36, 84]. Экспериментально установлено что при генера-
ции дырок с помощью анодной поляризации, при освещении и при до-
бавлении окислителей происходит увеличение скорости процесса рас-
творения (например, оксида ZnO), который можно представить в виде:

В работах [36, 85, 111 —114] было показано, что при растворении
ZnO выделяется кислород и образуются ионы Zn2+. Аналогичные резуль-
таты были получены при растворении оксидов меди (Cu2O, CuO) [85],
имеющих дырочную проводимость, которые распадаются в кислых рас-
творах при анодной поляризации до Си2+ и О2. На основе потенциоста-
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тических измерений процессов восстановления и окисления запассивиро-
ванной поверхности никеля предложен протонный механизм анодной
поляризации оксидов [115—123].

1. Природа активных центров и роль
гидратации поверхности оксидов в кинетике растворения3

Процесс растворения оксидов начинается на активных участках их
поверхности, что подтверждается фигурами травления. Легирование
Fe2O3 (полупроводник я-типа) оксидом TiO2 [127], а также добавление
восстановителей в раствор кислот повышает скорость растворения окси-
да железа (III), так как увеличивается количество ионов Fe2+ в объеме
оксидной фазы [2, 128—130]. Активным центром растворения здесь явля-
ется Fe2+. Скорость растворения оксидов NiO, Cu2O, имеющих р-прово-
димость, увеличивается при прокаливании их в атмосфере с повышен-
ным давлением кислорода, а также при сдвиге значения потенциала в
анодном направлении. Это связано с тем, что активными центрами рас-
творения NiO служат Ni3 +.

Скорость растворения оксидов, а также их физические и химические
свойства связаны со степенью гидратации поверхности [4]. Исследова-
нию гидратации и дегидратации поверхности оксидов посвящен ряд
обзоров [131—134]. На поверхности оксидов обычно выделяют до пяти
типов изолированных гидроксильных групп. Например, центр ОН-груп-
пы окружен четырьмя ионами О2~— наиболее основный; центр, не
имеющий соседей (ионов О2~), считают наиболее кислотным. В первую
очередь кислоты реагируют с основными центрами. Существенное влия-
ние на скорость растворения ионных оксидов оказывает изменение кон-
центрации воды в кислом электролите. Скорость растворения ZnO в
спиртовом растворе H2SO4 и НС1 в 102—103 раз меньше, чем в водных
растворах кислот тех же концентраций [135]. Аналогичный эффект об-
наружен при исследовании кинетики растворения GeO2 [10] и А12О3

[136] в кислотах. Скорость растворения оксидов увеличивается прямо
пропорционально степени гидратации оксидной фазы [10].

Другая зависимость обнаружена при исследовании влияния концент-
рации ацетона, а также этиленгликоля, на кинетику растворения Fe3O4 j
в НС1 [137, 138]. С повышением концентрации кислоты, ионов железа ]
(II) и неводных растворителей скорость растворения возрастает. Зави-
симость времени растворения Fe3O4 на 50% (навеска 0,5 г) в 6 N НС1
от концентрации (в объемных процентах) ацетона и этиленгликоля при-
ведена ниже: [

Ацетон, о б . %

Ό,5· М И Н

Этиленгликоль,
ί Б, мин

об.о/0

0
47

0
87

5
41
10
70

10
23
20
55

15
15
30
42

50
1

40
27

50
12

Скорость растворения лимитируется не взаимодействием магнетита
с молекулами воды, а процессом перехода протонов из раствора в оксид-
ную фазу. Возрастание скорости растворения при увеличении концент-
рации неводных растворителей связано с повышением активности иона
водорода (ан+) и сдвигом потенциала (Ен) в катодную область.

2. Диффузия протонов в оксидной фазе
при ее растворении

Изучение обменного равновесия 2Н и 18О между гидроксидом и элек-
тролитом [34, 139] показало, что скорость перехода атомов водорода
больше, чем атомов кислорода. Методом линейной развертки при вос-
становлении NiOOH получили величину коэффициента диффузии про-
тонов (DR+ = 2-10~9 см2/с) [140]. При анодной поляризации наблюдаются
более высокие значения коэффициента диффузии протонов, чем в катод-

3 Библиографию по данному вопросу см. в [53, 58, 124—126].



ном процессе. Другие авторы [141] предложили протоно-диффузион-
ный процесс (DH+=2-10~10 см2/с) электрохимического образования окис-
ной пленки NiOOH. Виттенбах [142] приводит величину D H +=4-
•10~23 см2/с (для диффузии Н + при 25° С) и Еа=96 кДж/моль. Значения
Dn+ для других соединений приведены ниже:
Соединение cs-FeOOH γ-ΑΙΟΟΗ NiOOH δ-ΜηΟ2

DH+, см2/с 5,8·10-1 7[143, 144] 5• ΙΟ"1 β [145] ΙΟ" 1 *—ΙΟ" 1 1 [34] «Π**—ΙΟ" 1 7 [139]

Приведенные величины коэффициентов диффузии лежат в интервале
между их значениями в растворе электролитов и в твердой фазе.

В электрохимических методах определения величины £>н+ принима-
ют, что скорость редокс-процессов лимитируется только диффузией про-
тонов. Однако авторы работ [146, 147], используя потенциостатическую
методику изучения образования NiOOH при анодном окислении ионов
Ni2+, установили, что образование Ni(OH)3 управляется изменением
природы поверхности при трехмерном росте кристалла. Заслуживает
внимания обнаруженная связь между диффузией протонов и полупро-
водниковыми свойствами электродов. По мнению Такехары с сотр. [148],
поверхностная концентрация протонированных участков и вакансий в
оксидах изменяется в результате реакции переноса заряда. Возникаю-
щий градиент концентрации протонов определяет скорость диффузии
Н+ между поверхностью и объемом оксида.

а) Специфика диффузии протонов [12]. Электроны движутся гораздо
быстрее, чем протоны и вызывают появление пространственного заряда,
создающего электрическое поле (дЕ/дг), которое ускоряет поток ионов
водорода (/н+) [149]. В работе [150] было найдено, что ток диффузии
ионов Н+ будет равен:

где д[Н+]/дг — градиент концентрации протонов в оксидной фазе, / н + —
скорость потока ионов Н+ в оксид металла, Dn+ — коэффициент диффу-
зии протонов в оксиде.
Из (38) было найдено:

/н+ = DH+ ^L{\ + NH+ [ND exp(ED - EP)/kT + No exp(EF — EJ/kTy1}
or

(38a)

где ΝΌ и ΛΉ+ — плотности концентраций доноров и протонов в оксиде
соответственно.

При анализе уравнения (38а) следует, что эффективный коэффици-
ент диффузии протонов (£>эфф) в этом случае проходит через максимум
по мере того, как iVH+ во времени увеличивается и приближается к ве-
личине ΝΏ:

^ 1 + Р »1Рзфф (39)/ н + H 1 + зфф
дг [ NH+—ND J дг

Полученный результат указывает, на то, что скорость проникнове-
ния протонов в оксидную фазу растет во времени и проходит через мак-
симум.

3. Зависимость удельной скорости растворения
оксидов от концентрации Н+ и кислот

и от природы электролита

Изучение влияния концентрации кислот на скорость растворения ок-
сидов было предметом многих исследований [2, 4, 12, 13, 17—20, 151—•
166]. Величина формального порядка реакции по ионам водорода (ян+)
при растворении оксидных фаз равна ~0,5 (табл. 3). В случаях ослож-
нения растворения процессами гидратации, окисления — восстановле-
ния, комплексообразования и другими факторами величина формально-



ТАБЛИЦА 3

Значение формального порядка реакции растворения оксидов металлов
по ионам водорода ( и н + ) и кислоте ( г а н д )

Оксид

MgO
F e 2 O 3

F e 2 O 3

F e 2 O 3

F e 2 O 3

F e 3 O 4

BeO
BeO

v 2 o 6C r 2 O 3

M n 2 O 3

a - F e 2 O 3

N i 2 O 3

MnO

Электро-
лит

HC1
HC1
H2SO4

HNO3

HC1O4

HC1
HC1
H 2SO 4

HC1O4

HC1O4

H2SO4

HNO3

H 2 SO 4

H 2 SO 4

" H +

0,47 [167]
0,5-
0,5-
0,5-
0,5-

0,47-
0,68-

-0,6 [48]
-0,6 [48]
-0,6 [48]
-0,6 [48]

0,5[31]
-0,53 [154]
-0,70 [154]

0,5 [155]
0,46[156]

—0,5 [157]
0,65 [158]

0,5±0,2[1591
0,5 [160]

Оксид

F e 2 O 3

F e 2 O 3

F e 2 O 3

F e 2 O 3

F e 3 O 4

BeO
MnO
F e 2 O 3

F e 3 O 4

F e 2 O 3

NiO
N i 2 O 3

NiO, Ni 2 O 3

CuO

HA

HC1
H 2 SO 4

HF
H 3 PO 4

HC1
HC1, H 2SO 4 > H 2 C 2 O 4

H2SOj
HC1
HC1
HC1
H2SO4, HNO3

H2SO4, HN03

HC1
H2SO,

"HA

1,94
0,56
1,06
0,59
2
1
2
2
3
2,4

l , 0 ± 0 , l
l , 0 ± 0 , l
0,64-0,1
1,04-0,1

18]
18
18
18
18
154]
160]
161]
161]
162]
163]
163]
163]

[163]

ТАБЛИЦА 4

Формальные порядки реакции по ионам Н + ( » Н т ) в зависимости от характера стадии,

лимитирующей процесс растворения оксида металла *

Лимитирующая стадия

он- + н+ -»нон
о2- + н+ -* он-
Q2- 4- 2H+ -> НОН

η

1
1
2

V

1
1
1

ζ _

—1
—2
—2

z + = l

Vl
V»
7з

2 / 3

V.
1

3 / 4

Чъ
•/б

«/в

7 34 /з

* Расчет порядков проводился по уравнениям [2]: / ζ = ι
η/ν I

β + ζ + -β_ζ. Ι = /ОН- =

= ka'
η/ν (

го порядка реакции по кислоте принимает различные значения. При
растворении оксида железа (III) в соляной и бромистоводородной кис-
лотах И Н А ~ 2 [18], а в случае взаимодействия Fe2O3 с НС1О4 получено
значение ГСНА=0,9 [18]. Найдено, что зависимость α от t/t0t5 инвариантна
относительно концентрации кислот [22]. В большинстве случаев фор-
мальный порядок реакции по кислотам не меняется в интервале значе-
ний α от 0,1 до 0,8 [22]. Это свидетельствует о том, что морфология гра-
ницы раздела оксидная фаза/электролит при различных значениях α
будет оставаться неизменной, а природа лимитирующей стадии в про-
цессе не зависит от концентрации кислоты.

а) Интерпретация порядка реакции по теории Вермилиа. Согласно
теории Вермилиа [72], механизм растворения оксидов электрохимиче-
ский и состоит и двух параллельных реакций перехода ионов Н+ и М г +

из оксида в раствор. Подставив (23) в (21), найдем, что скорость выхо-
да катионов (М) будет равна:

+-β. г.) _
α β+

В табл. 4 приведены значения формальных порядков реакций по Н +

для различных лимитирующих стадий. Уравнение (40) не дает возмож-
ности объяснить формальный порядок реакции по другим ионам (Fe2+,
Ni3+, Cu+, Mn 2 +), влияющим на скорость растворения соответствующих
оксидов. При выводе уравнения (40) принято, что величина Ε является
компромиссным потенциалом, а реакции (21) и (22) далеки от равнове-
сия. Однако, согласно экспериментальным данным, скачок потенциала
при этом следует считать квазиравновесным.



б) Нахождение формального порядка реакции по ионам при раство-
рении оксидов металлов на основе протонной теории. Найдем, как изме-
няются формальные порядки по ионам в зависимости от природы потен-
циал-определяющей реакции. Если величина потенциала

^ F + ̂ ln^^lnji^expi^H (41)
F [Fe 2 + ] F U F e 2 + ] { R T ) ) K '

оксидов железа определяется реакцией Fe 3 + +e->Fe 2 + , то скорость рас-
творения найдем, подставив (41) в (35) при β+=0,5; z+=l; m=0,5:

ζ+ = Η + ^ - ^ ί (42)

Из уравнения (42) следует, что скорость растворения оксидов железа
возрастает с повышением концентрации ионов Н т и Fe2 + (формальный
порядок реакции по Fe 2 + равен 0,5±0,1, а по Fe 3 + составляет — 0,5±0,1
[153]. Если потенциал

определяется реакцией
МпО,+2 (х— 1) е + 2хН+-^Мп2++л:Н2О (43)

обратимой по ионам металла и водорода, то из уравнений (35) и (43)
следует4:

Формальный порядок реакции по ионам Н+ и Мп2 + зависит от сте-
хиометрического состава оксида. При х=1,5 в Мо* формальный порядок
реакции по ионам Н+ равен —0,5, а по Мп2 + он составляет -{-0,5. При
х=2,0 формальные порядки реакции по этим ионам составят +0,1 и
-|—0,25 соответственно. При этом скорость растворения оксида зависит от
х, а константа скорости реакции имеет минимальное значение при х « 2 .
Выражения для определения формального порядка по ионам Н + и М г +

для других вариантов потенциал-определяющих реакций приведены ни-
же:

ζ е -* — i L - МО,г (III)
χι — χ2

) (iv)

Реакция П^+ nM.z1~

(Ш) т _(l-j3+)z+

(IV) т-(1~^Х (2{x~-lrl)

в) Влияние анионного состава электролита и комплексообразования
на удельную скорость растворения оксидов в кислых средах и комплек-
сонах. Добавление в электролит анионов и образование прочных ком-
плексов ускоряет процесс растворения оксидов металлов. Известно
[168], что выщелачивание куприта в H2SO4 происходит быстрее, чем в
растворе НС1О4, поскольку сульфатный комплекс двухвалентной меди
прочнее перхлоратного. При изучении растворения α-окиси железа (III)
в минеральных кислотах обнаружено [19, 48], что формальные порядки
по анионам равны 0,72 для С1 -; 0,35 для SO4

2~; 0,30 для NO3~; 0,02 для
С1О4~. Скорость растворения можно представить [19] в виде:

4 При постоянном потенциале Я н + = т , а порядок реакции по Мп5+ равен
нулю.

1813



При исследовании влияния трилона Б и оксиэтилидендифосфоновой
кислоты (ОЭДФ) на скорость растворения оксидов железа и марганца
установлено, что комплексообразование приводит к увеличению интен-
сивности процесса. Логарифм константы скорости растворения Fe3O4

или Fe2O3 линейно возрастает с увеличением логарифма константы
устойчивости комплекса железа (III) с анионом электролита [19].
С этой закономерностью согласуются данные других работ [153, 154,
168].

Более быстрое выщелачивание ВеО [154] и растворение титановых
минералов [169] в H2SO4 по сравнению с соляной кислотой свидетель-
ствует о влиянии анионов на кинетику указанных процессов и объясня-
ется способностью анионов SO4

2~ к образованию более прочных ком-
плексов с ионами бериллия и титана. Влияние анионов на потенциал и
скорость растворения UO2 обсуждалось в работе [30]. Однако скорость
растворения оксидов NiO, Ni2O3 и CuO в комплексонах, дающих с иона-
ми металлов прочные комплексы, уменьшается с повышением концент-
рации лиганда.

При объяснении влияния анионов на растворение оксидов металлов
существует два подхода.

Механизм сопряженного влияния катионов и анионов. Согласно тео-
рии, предложенной Вермилиа [12, 72], ускорение растворения оксидов
под влиянием анионов и процесса комплексообразования происходит за
счет облегчения выхода катионов из кристаллической решетки оксида,
согласно уравнениям, отражающим как адсорбцию и взаимодействие
лигандов с ионом металла:

[М (ОН)„](г+-")+ (тв) + ρ А"~ (аде) ^ [М (ОН)„ (A"')pf^~^ ( т в )

так и последующий переход образовавшегося комплекса в раствор:

[М (ОН)„ (А'-) р] ( г-"^ р ) + (тв) -* [М (ОН)В ( А ^ ) р ] ^ " - * ' + (aq)

где А5" — анион с зарядом q—, А5~(адс) —адсорбированные на окисной
фазе анионы, ρ — координационное число иона металла, η — число ионов
ОН-, координированных вокруг иона М г +.

Зависимость скорости растворения оксида от концентрации протонов
и анионов для комплекса

( 4 4 )

по Вермилиа [72] будет равна:

а

Из уравнения (44) получают теоретический порядок реакции по ионам
Н + и Aq~. Известные литературные данные представлены в табл. 5.

Теория Вермилиа позволила лишь установить связь между констан-
той устойчивости комплекса, образуемого катионом металла с лигандом,
и скоростью растворения оксида. Эта теория нуждается в дальнейшей
разработке, так как имеется ряд экспериментальных данных, которые
она не позволяет объяснить.

1. Согласно представлениям Вермилиа [19, 48], лимитирующая ста-
дия процесса сводится к выходу катиона из решетки (т. е. при сдвиге
значений Ε в положительную область должен ускоряться процесс рас-
творения оксида, в то время как экспериментально установлено 5, что
скорость процесса лимитируется выходом кислорода (ОН-группы) или
внедрением протона в оксидную фазу (так как сдвиг потенциала в ка-
тодную область увеличивает скорость растворения большинства окси-
дов).

5 Имеются и другие доказательства того, что лимитирующая стадия сводится
к переходу протона в оксидную фазу (см. с. 1805).
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ТАБЛИЦА S

ел

Теоретические значения порядков реакции по ионам водорода (ган +), анионам (яА</-) и частицы, переход которых лимитирует скорость растворения
оксидов металлов [12]

Оксид

Fe2O3-nH2O

CraO-3,6H2O

NiO-nH2O

0

0

0

H +

,50

,46

,56

0,02

~ 0 ;

~ 0 ;

cio 4

; Fe(OH)+

Cr(OH)+

NiOH+

0

0

,72;

,27;

C l -

FeCl+

Cr(OH)Cl+,

—

ПАТ

QC1+

0

0

,35;

,29;

so 4 -

FeSO+

CrSO+

—

N O 3

0,30; Fe(OH)NO+, Fe(NO8)^

—

—

ТАБЛИЦА 6

Зависимость кинетических параметров процесса растворения оксида железа (III) от природы кислоты (при 50° С)

Кислота

HF
H 3 P O 4

HC1
H 2 SO 4

HBr
HC1O4

ig 6 , MIIH

246
360
522

1860
4 200

30000

«макс

0,25
0,12
0,15
0,21
0,30
0,15

В [174]

0,55
0,59
0,64
0,68
0,75
0,78

Уравнение (46)

10' ft; , см/мин

126
86
59,3
16,6

7,4
1,03

Уравнение (48)

10' ftj , см/мин

103,7
33,3
28,7
11,3

7,9
0,5

10-2 ft см-2-мин-'

122,30
49,49
21,67
2,67
0,37
0,38

Л-10-·

5,0
63,0
32,0
10,0
2,0

32,0

Т0,5

0,17
0,08
0,10
0,14
0,22
0,10

Примечания: t0 6 — время растворения половины навески оксида: константы скорости (ft(·) по уравнению (42) рассчитаны для 1 Μ растворов кислот, τ 0 6 — величина, пропорциональная време.
ни для глубины протекания реакции а = 0,5 (т 0 5 = ft,- · ί 0 | 6 ) .



2. Для оксидов Fe2O3, Fe3O4, MnO2, MnO, Mn2O3 установлено, что со-
ответствующие добавки катионов (сильных восстановителей — Fe2+,
Мп2+) в кислоту повышают скорость растворения оксидной фазы [31,
160, 166], что противоречит обсуждаемой теории, поскольку адсорбиру-
ется не анион (в соответствии с представлениями Вермилиа), а катион
[48]. ;

3. Теория не позволяет объяснить причину замедления процесса рас-
творения оксидов марганца и железа в кислых средах при введении в
электролит МпО4~, Сг,2О7

2~ и других анионов, являющихся окислителями
по отношению к ионам Fe 2 + и Мп2 + соответственно.

4. Теория не дает возможности объяснить уменьшение скорости рас-
творения некоторых оксидов (CuO, Cu2O, NiO, Ni2O3) при повышении
концентрации комплексонов (трилона Б, ОЭДФ).

5. Сильный комплексообразователь, каким является о-фенантролин,
по мнению Вермилиа, должен ускорять процесс растворения оксидной
фазы, в то время как в эксперименте наблюдается замедление раство-
рения оксидов железа (Fe3O4, Fe2O3) при введении в раствор указанно-
го реагента.

Электронно-протонный механизм влияния анионов и комплексообра-
зования. Согласно ему, влияние анионов и комплексообразования сво- |
дится к изменению величины Ε оксидного электрода. Поскольку на гра- ;
нице раздела фаз значение потенциала определяется реакцией I

Mz+A+e-*-M(z-1)+A j

то в зависимости от природы лиганда А, наблюдается сдвиг потенциала '
как в катодную, так и в анодную области. '

В водных растворах трилона Б величина стандартного редокс-потен-
циала реакции F e m ЭДТА+e-^Fe1 1 ЭДТА составляет +0,14 В [170], а
в случае систем, содержащих о-фенантролин, значение Ε равно +1,2 В '
(при рН 0) [171]. С ионами железа эти лиганды образуют прочные ком- ;
плексы. Считают, что p/CFe<ii)L=14,26; p/(P e ( I I I ) L=25,l; p7CFe(phen)32+=21,3. j

В эксперименте наблюдают различные эффекты (в трилоне Б с по- 1
вышением концентрации лиганда имеет место ускорение процесса рас-
творения оксида, а в о-фенантролине — замедление), которые доказыва-
ют решающую роль потенциала среды в кинетике растворения оксидной ί
фазы. j

Повышение скорости растворения оксида железа в ряду: НС1О4< j
< H N O 3 < H B r < H 2 S O 4 < H C l < H 3 P O 4 < H F [19, 153] в зависимости от j
анионного состава электролита объясняется изменением величины по- j
тенциала [153]

с и , W , [Fem]o6m . RT f. I , 1
£ = £° + — I n — 1--— In In —

ρ fFfi 1 * Ι Υ Υ

реакции F e m A + e = F e n A , лимитирующей переход протонов из раствора
кислоты в оксид (Fe2O3) [174]. Подставив (44) в (35), найдем, что ско-
рость растворения оксида железа (III) определяется выражением вида

[ <J q ~]-(l-

> \}\red)n IAJ ; > (Λ„И, Ι ΑΙ
£J ' " / Ci '« L

/1=0 i=0 J

— = 2 (K°*)i№; (*«)„ = l; — = 2 (*«*)„[A]n; {Кш)0 = 1
Vox i = 0 Vrsd n = 0

где γ ο ϊ и γΓΡ(ί — доли ионов трех- и двухвалентного железа, не связанных
в комплекс; Кох и Ктеа — константы устойчивости комплексов с ионами
Fe 3 + и Fe 2 + соответственно.

Из (45) следует, что при z + = l и β+=0,5 константа скорости (&,·) ли-
нейно зависит от разности констант устойчивости комплексов Fe(III) и
Fe(II) с анионом электролита. Расчетные величины порядков реакции
по ионам Fe z + , Fe 3 + , H + соответствуют экспериментальным значениям.
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Полученные экспериментальные данные представлены в табл. 6 [153].
Комплексоны, сдвигающие стационарное значение Ε в катодную об-

ласть, стимулируют процесс растворения оксидов (Мп2О3, MnO2, Fe3O4,
Fe2O3 и др.). Чем больше значение разности (р/Сре(Ш)эдтА—р/Сре(И)эдтА=
= 10,74 [175]), тем выше скорость растворения оксида железа. Причина
замедления процесса растворения оксидов меди и никеля с ростом кон-
центрации комплексонов в растворе заключается в том, что указанные
лиганды смещают потенциалы оксидных электродов в катодную область.
Для увеличения скорости растворения этих оксидов требуется сдвиг по-
тенциала в анодную область. Электронно-протонный механизм позволя-
ет объяснить все кинетические закономерности растворения оксидов ме-
таллов, наблюдаемые в эксперименте.

4. Влияние подготовки образца
и условий эксперимента

На кинетику растворения оксидов влияют способ приготовления об-
разцов [176], природа дефектов [107], состояние поверхности [177], ад-
сорбция ионов из растворов [107].. При растворении NiO в серной кис-
лоте найден [107] индукционный период, длительность которого возра-
стает по мере увеличения срока хранения образца на воздухе, что свя-
зано с уменьшением как количества дефектов, так и электропроводно-
сти образца. При увеличении давления кислорода индукционный период
растворения оксида никеля (II) уменьшается, что обусловлено повыше-
нием числа вакансий Ni3 +. При растворении оксидов меди, железа, никеля
добавление окислителей (МпО4~, Сг2О7

2~) и восстановителей (Fe2 +, I~)
в раствор электролита изменяет время индукционного периода [31, 109,
176]. В присутствии этих ионов, проявляющих в кислой среде окисли-
тельные свойства, концентрация дефектов (Ni3+) в NiO понижается.
Узлы пересечения дислокаций на поверхности кристаллов представляют
собой те центры, на которых начинается процесс растворения. Скорость
растворения NiO и Fe2O3 уменьшается по мере увеличения температуры
прокаливания образца от 700 до 1000° С, так как термообработка пони-
жает число дефектов и приводит к уменьшению эффективной поверхно-
сти растворения [107,178, 179].

Анизотропия растворения оксидов металлов. Поликристаллы харак-
теризуются ориентационной неоднородностью свойств, поэтому измене-
ние характера кинетической кривой во времени иногда связывают с не-
равномерностью растворения поверхности образца. Такой случай наблю-
дается при растворении в кислоте TiO2 [180], FeOOH [181], Fe2O3 [182,
183] и А12О3 [184]. Для каждой плоскости кристаллов а-А12О3 характер-
ны определенная форма и ориентация ямок травления [185].

В [4] показано, что по сравнению с другими базовая плоскость
(0001) в случае как а-А12О3, так и a-Fe2O3 выщелачивается в кислотах
гораздо быстрее. Фигуры травления определяются дефектами кристал-
лов, зависят от анионного состава раствора и от природы кислоты и об-
ладают различной геометрией, зависящей от ориентации грани [4]. По-
казано [186], что скорость растворения образца поликристалла зависит
от соотношения между его размерами и величиной зерен, в него входя-
щих. При химическом травлении кристаллов установлена [187, 188] по-
вышенная реакционная способность в местах дислокаций. Обзор иссле-
дований, выполненных в этом направлении, приведен в [126].

5. Зависимость характера растворения
от природы химической связи

в оксидах и от легирования образца

Согласно [2], процессы, связанные с растворением оксидов (см. рис.
3) делятся на три класса:
1) неокислительное растворение (BeO, CdO, A12O3);
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2) растворение оксидов (CuO, NiO, UO2), ускоряемое окислительными
процессами [30, 107—ПО] и анодной поляризацией [30, 107, 110];

3) растворение оксидов (Fe2O3, MnO2), ускоряемое процессами восста-
новления [31] и катодной поляризацией [152].
Процесс растворения оксидов металлов в кислотах является много-

стадийным. Лимитирующей стадией может быть как твердофазный про-
цесс [189, 190], так и реакция в растворе электролита (как это было по-
казано для оксида цинка [191]). В оксиде с ионным характером связей
процесс растворения протекает по твердофазному механизму. Переход
ионов в раствор электролита здесь происходит без изменения степени
окисления катионов и анионов. Легирование и примеси в таких оксидах
слабо влияют на скорость их растворения. Легирование ZnO оксидами
Li2O или А12О3 не изменяет скорости их растворения в НС1 [192].

В оксидах с более выраженным ковалентным характером связи леги-
рование влияет на скорость растворения. Введение в NiO ионов Li+ при-
водит к увеличению скорости растворения образца, что связано с увели-
чением электропроводности этого оксида [107, 149, 193]. Повышение
электропроводности [193, 194] приводит к увеличению тока обмена по-
тенциал-определяющей реакции и возрастанию скорости диффузии Н+

в оксид. Аналогичный эффект наблюдается при легировании Fe2O3 иона-
ми Ti4+ [193].

В случае растворения ионных кристаллов (BeO, ZnO) в H2SOi свой-
ства раствора играют более важную роль, чем свойства твердой фазы.
При растворении ковалентных оксидов структура твердой фазы (объем-
ный заряд, различные поверхностные состояния, а также специфическая
адсорбция) определяют химизм растворения.

6. Влияние температуры электролита
на скорость растворения оксидов

При исследовании влияния температуры на процессы растворения
оксидов в кислотах установлено, что скорость растворения сильно воз-
растает с ростом температуры электролита. Энергия активации процес-
са достигает ~80—90 кДж/моль (см. табл. 7), что совпадает с получен-
ной для твердофазного восстановления оксидов железа при использо-
вании в качестве восстановителей Н2, СО и других [206, 207]. Порядок
этих величин близок к значению энергии активации диффузии протона
в оксидную фазу [208]. Высокая энергия активации растворения связа-
на с протеканием гетерогенных процессов, лимитирующая стадия кото-
рых лежит в кинетической области [20, 31, 153, 209]. Природа лимити-
рующей стадии остается без изменения при повышении температуры
электролита.

VII. МОДЕЛИ, ОПИСЫВАЮЩИЕ ИЗМЕНЕНИЕ
ПЛОЩАДИ ПОВЕРХНОСТИ РАСТВОРЯЮЩЕЙСЯ ЧАСТИЦЫ

Увеличение скорости процесса растворения оксидов во времени объ-
ясняется изменением величины поверхности образца за счет травления.
Для интерпретации кинетики процесса во времени можно предложить
ряд моделей, описывающих развитие фронта реакции в ходе взаимодей-
ствия образца с электролитом и позволяющих определить явный вид
функции f(a) (1). Представляет интерес обсудить общие закономерно-
сти процесса растворения частиц оксида, когда они постоянно находят-
ся в реакционном сосуде во взвешенном состоянии и подвергаются воз-
действию на них электролита. Изменение площади поверхности при рас-
творении оксидов описывается различными закономерностями в зависи-
мости от исходной геометрии образцов. Если исходный оксид можно
представить в виде плоской пластинки (электрода), и растворение ее
идет равномерно, то доля растворенного вещества будет изменяться ли-
нейно в зависимости от времени: a=kit/r0.

Для случая, когда величина поверхности изменяется в процессе рас-
творения неравномерно, явный вид такой функции пока не установлен.
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ТАБЛИЦА 7

Эффективные энергии активации (Еа, кДж/моль) процессов растворения окислов металлов в растворах кислот

Оксид

F e 2 O ,

NiO

Cu 2 O

F e 2 O 3

F e a O 3

T i 2 O 3

C r 2 O 3

M n 2 O 3

™o,8

т ю 0 9

T 1 O 1 , D

™ 1 Д

Кислота

HC1

HC1

H 2 S O 4

HC1

HNO 3

H 2 SO 4

HF

H 2 SO 4

H a S O 4

H 2 SO 4

H 2 S O 4

H 2 SO 4

H a SO 4

H 2 SO 4

Ea

95,8 [4]

72,0 [109]

96,2 [163]

90,4[180]

44,4 [195]

87,9 [198]

43,1 [199]

78,7[202]

72,0 [205]

65,7[205]

77,0[205]

49,0[205]

59,8[205]

98,3 [205]

Оксид

Fe 2 O 3

N i 2 O 3

CuO

F e 2 O 3

F e 2 O 3

Ti 3 O 5

Cr 2 O 3

NpO 2

T i 0 o , 8

™„,„
™i,o

T i 0 I, l

T »M

™1,3

Кислота

H 2 SO 4

HC1

H 2 SO 4

нсю 4

H 2 SO 4

H 2 SO 4

H 2 SO 4

HC1O4

H 2 S O 4

H a SO 4

H 2 SO 4

H 2 SO 4

H 2 SO 4

H a SO 4

Ea

91,6 [19]

70,3[109]

54,4 [163]

87,0[180]

87,9H~4,2 [196]

75,3[198]

47,7[200]

77,0 [203]

56,9 [205]

55,6(205]

85,4[205]

159,0 [205]

190,4 [205]

63,6 [205]

Оксид

F e 2 O 3

Fe 2 O 3

CuO

F e 2 O 3

F e 2 O 3

A12O3

Cr 2 O 3

UO2

Т Ю 0 . .

™ 1 I 0

™ 1 Д
T i ° i > 2

Кислота

HNO 3

HC1

H 2 SO 4

HC1

HF

HC1

8 Μ H2SO4 +
+ 40% ацетона

H2SO4

H2SO4

H2SO4

H2SO4

H2SO4

H2SO4

H2SO4

Ea

76,1 [19]

113,0 [162]

96,2 [163]

41,8 [195]

51,5 [197]

47,3 [199]

35,1 [200]

75,3 [204]

55,6 [205]

92,5[205]

80,8 [205]

80,8 [205]

79,5[205]

94,6 [205]

Оксид

F e 2 O 3

Cu 2O

N i 2 O 3

F e 2 O 3

ТЮ

A12O3

ZnO

Τί°ο,8

т »о, 9

T i O l 0

т ю 1 Х

TiO l i a

—

Кислота

HC1O4

H 2 SO 4

H 2 SO 4

H 2 SO 4

H 2 SO 4

HNO 3

HC1

H 2 SO 4

H 2 SO 4

H 2 SO 4

H 2 SO 4

H 2 S O 4

H 2 SO 4

—

Ea

80,3 [19]

54,4 [163]

143,5 [176]

53,6 [195]

62,8[198]

47,7 [199]

37,8 [201]

75,7[205]

89,1 [205]

49,0[205]

55,2[205]

61,5(205]

60,7(205]

—



Если частица имеет сферическую форму, то зависимость доли рас-
творенного оксида от времени будет описываться следующими уравне-
ниями:

! _ ( 1 _„)'/. = ±L.to= {kilr0)(\ -α)2/» (46)
г0 at

Эти уравнения были выведены в предположении, что происходит равно-
мерное растворение частицы; однако чаще всего происходит неравно-
мерное растворение частиц оксидного образца. Ниже дается описание
одной из формальных гетерогенных моделей, которая показывает раз-
витие неравномерного фронта реакции в ходе взаимодействия частицы
с кислотой.

Кинетические теории растворения оксидов, учитывающие образова-
ние активных центров на поверхности сферических оксидных фаз, осно-
вываются на применимости математического аппарата, предложенного
Дельмоном и Мампелем [210]. Скорость растворения, согласно данной
теории, определяется двумя параметрами: константой скорости возник-
новения зародышей — активных центров растворения (kg) и константой
скорости их растворения (&;). Связь между а и / была предложена в
[210]. Объем сферической частицы радиусом г0 равен сумме объемов
слоев, имеющих толщину ах и находящихся на расстоянии χ от поверх-
ности. Объем одного растворяющегося слоя равен $(х, /) и представляет
сумму растворенных объемов каждой сферы, деленных на исходный
объем 4/3jtr s:

0

= -^ f f l - — Υϊ(χ.ί)άχ (47)β(*,0
0 ° 0

Из теории гетерогенной кинетики величина β (я, t) будет определяться
соотношением Пуассона [211]

β(χ, 0 = 1—ехр(—

где 4=ro

zke/(ro—x)2=N(θ, χ) — количество центров растворения возни-
кающих на поверхности сфер радиусом (г0—х) в момент времени Θ;

S = π ΙΛ—L· \k) (t — Qf — x*]

— поверхность растворенного сегмента радиусом (r0—χ). Используя но-
вые параметры

А = 4nrs

okg/ki\ τ = kc/rot; ξ = xlrQ

уоавнение (47) приводим к виду:
τ

о

Соотношение (48) не имеет аналитического решения. Для расчета кине-
тических параметров используют табулированные значения этой функ-
ции в зависимости от τ и Л [210]. Расчет величин &, и ke сводится к оп-
ределению το,5, Λ и to,b- Нахождение А сводится к наложению графика
экспериментальных данных, построенных в координатах а—(,t~tt)/
f(to.s-ti) на сетку теоретических кривых (в тех же координатах) для
различных значений А. По величине А (табличные величины [210]) на-
ходят τ0.5 Для а=0,5 [210]. Величины kt и kg определяют по формулам

k{ = г0 —^~ ; kg = Aktfinrl
ro,s — ' /

Обычно ki значительно меньше значения ks, т. е. процесс лимитируется
скоростью растворения каждого активного центра. При А-+оо зависи-
мость а о т / описывается выражением, которое используют для анализа



кинетики растворения оксидов:
1 — (1—o) 1 / i =

Протонная теория растворения, учитывающая образование активных
зародышей в объеме сферических частиц оксидов. Для объяснения ано-
мально быстрого растворения оксидов существует другая теория, сог-
ласно которой увеличение числа активных центров (зародышей) в объ-
еме оксида происходит за счет диффузии атомов Η [166]. При раство-
рении наблюдается нитеобразное разветвление зародышей в направле-
нии, перпендикулярном поверхности образца. Различают две стадии про-
цесса — возникновение зародышей и их растворение [166, 212]. Впере-
ди продвигающейся поверхности раздела фаз оксид/электролит сущест-
вуют зародыши (No), для активации которых необходимо, чтобы они
реагировали с адсорбированным водородом, диффундирующим с поверх-
ности оксидной фазы. Активные центры обычно образуются в узле дис-
локаций. Атомы водорода могут диффундировать вдоль дислокаций в со-
седние центры, образуя новые активные центры (N) [212]. Эти предпо-
ложения соответствуют данным по адсорбции протонов и последующей
их диффузии в объем оксидной фазы и согласуются с представ-
лениями, развиваемыми в работах Луковцева и сотр. [120].

Связь между а и / была найдена из следующих предположений:
а) скорость образования зародышей (dN/dt)e прямо пропорциональ-

на произведению числа потенциальных центров (Nc—Ν), имеющихся в
данный момент времени Θ, на кажущуюся степень превращения с уче-
том их перекрывания и поглощения (af) [213]:

dN/dl=k (Νο—Ν) а}=—!г (Νο—Ν) In (1—a) (49)

где af связана с реальной степенью превращения а, (согласно формуле
Пуассона) соотношением

i

«, = — 111(1—α) = ξ S(θ, χ)Ν(0, χ)άθ
ο

где Ν (θ, χ) —количество активных центров на единице поверхности сфе-
ры (в момент времени 0), наблюдающейся на глубине χ от поверхности
оксида; S(0, x)—размер сегмента, который вырезает активный центр в
сфере, находящейся на поверхности оксида;

б) скорость растворения оксидов прямо пропорциональна произведе-
нию числа активных центров на непрореагировавшую долю оксида
(1—а) (а не просто da/dt=kN, как у Проута и Томпкинса [214]):

daldl=kN(\—a) или daildt=klN (50)

Приняв, что потенциальные центры в большом избытке, из уравне-
ний (49) и (50) находим at:

dafldt=kN

dNIdt^ktNodf или dta{idt2—klkNoat=O (51)

Решением дифференциального уравнения (51) является функция:

af=Ashktt
Отсюда получаем уравнение вида:

— In (I - α) = A sh(kit); да/dt = Akt{\ — а)[Л2 + 1η2(1 — a)f (52)

Проведенное в обзоре количественное сопоставление факторов, влия-
ющих на скорость растворения оксидов металлов в кислотах, позволи-
ло выявить определяющую роль градиента концентраций протонов и
электронов (потенциала) на кинетику этого процесса. В настоящее вре-
мя знания о кинетике и механизме растворения оксидных фаз достигли
такого состояния, при котором будущие успехи будут зависеть от даль-
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нейшей детализации описания электрохимических процессов на границах
раздела фаз оксид/раствор.

Отметим, что еще недостаточно изучены механизм процесса рас-
творения оксида металла и природа лимитирующей стадии. Классиче-
ские теории растворения ионных кристаллов нуждаются в дальнейшей
разработке, так как пока они не позволяют объяснить влияние комплек-
сонов на кинетику растворения полупроводниковых оксидов (CuO, NiO,
Ni2O3 и других оксидных образцов); кроме того, для подавляющего
большинства оксидов металлов предстоит объяснить природу потенци-
ал-определяющих реакций на границе раздела твердой и жидкой фаз.
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