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5.3 Электрохимическая коррозия металлов
Коррозией металлов называют самопроизвольное разрушение металлов под действием различных окислителей из окружающей среды.
Механизм электрохимической коррозии аналогичен механизму процессов в короткозамкнутых гальванических элементах, в которых на участках с более отрицательным потенциалом идёт процесс окисления (разрушения металла), а на участках с более положительным потенциалом процесс восстановления окислителя (коррозионной среды).
Наиболее часто встречаются окислители:
- ионы водорода (коррозия с водородной деполяризацией)
2H+ + 2ē → H2 (кислой среде)
2H2O + 2ē → H2 + 2OH- (в нейтральной и щелочной среде)
- молекулы кислорода
O2 + 4ē +4H+ → 2H2O (в кислой среде)
O2 + 4ē + 2H2O → 4OH- (в нейтральной и щелочной среде)
Пример 1. Гальванопара алюминий – железо в воде (среда нейтральная). Учитываем, что в воде есть растворенный кислород.
Схема гальванопары:
Al H2O, O2 Fe
Выписываем потенциалы алюминия и железа из таблицы потенциалов:
EoAl3+/Al = -1,88 В     EoFe(OH)2/Fe = -0,46 В 
восстановитель - Al; окислитель – O2 
4 (-) Al0 – 3ē → Al3+  - процесс окисления
3 (+) O2 + 4ē + 2H2O →  4OH- - процесс восстановления
4Al + 3O2 + 6H2O = 4Al(OH)3
Направление движения электронов от участка с меньшим потенциалом к участку с большим потенциалом. Подвергаться коррозии будет в первую очередь алюминий.
Пример 2. Определить процессы, протекающие при коррозии луженого железа в кислой среде.
Решение:
Схема гальванопары:
Fe H+ Sn
Потенциалы: EoFe2+/Fe =-0,44 В,  EoSn2+/Fe = -0,136 В,  Eo2H+/H2 = 0 В
Восстановитель – Fe; окислитель - H+
Fe (-)   Fe0 – 2ē  Fe2+ - процесс окисления
Sn (+) 2H+ + 2ē  H2 - процесс восстановления
  Fe + 2H+  Fe2+ + H2
Электроны движутся от участка с меньшим потенциалом к участку с большим потенциалом, т.е. от Fe к Sn.

Задания к подразделу 5.3
Рассмотрите коррозию гальванопары, используя потенциалы из таблицы 1, укажите анод и катод соответствующей гальванопары в различной коррозионной среде, напишите уравнения электродных процессов, молекулярное уравнение реакции коррозии, укажите направление перемещения электронов в системе.
	Номер задания
	Коррозионная среда

	
	а) H2O + O2
	б) NaOH + H2O
	в) H2O + H+

	201
	Fe Zn
	Zn Al
	Pb Zn

	202
	Fe Ni
	FeZn
	Al Cu

	203
	Pb Fe
	Cd Cr
	Al Ni

	204
	Cu Zn
	Al Cu
	Sn Cu

	205
	Zn Fe
	Fe Cr
	Co Al

	206
	Zn Al
	Pb Zn
	Cr Ni

	207
	Cr Cu
	Pb Cr
	Bi Ni

	208
	Cu Al
	Cr Zn
	Fe Mg

	209
	Zn Sn
	Mg Cd
	Cr Bi

	210
	Co Mg
	Zn Fe
	Pb Al

	211
	Pb Zn
	Bi Ni
	Cd Al

	212
	Bi Ni
	Cu Zn
	Fe Ni

	213
	Fe Mg
	Co Sn
	Ni Mn

	214
	Sn Fe
	Pb Zn
	Cr Fe

	215
	Cr Fe
	Fe Mg
	Co Cu

	216
	Fe Cr
	Ce Cu
	Fe Cu

	217
	Cr Cu
	CdZn
	Zn Cu

	218
	CdZn
	Ce Ni
	CrCd

	219
	Mg Cu
	Cr Cd
	Zn Al

	220
	Sn Cu
	Bi Ni
	Pb Cr



5.4 Электролиз растворов
Электролизом называется процесс, протекающий на электродах при пропускании через раствор или расплав электролита постоянного электрического тока. Электрод, на котором происходит восстановление, называется катодом. Он соединен с отрицательным полюсом источника постоянного тока. Электрод, на котором происходит окисление, называется анодом. Он соединен с положительным полюсом источника постоянного тока.
При электролизе водных растворов протекают процессы, связанные с электролизом воды.
Катодные процессы
На катоде возможно восстановление
- катионов металла Men+ + nē  Me0 
- катиона водорода (свободного или в составе молекул воды)
2H+ + 2ē  H2 (в кислой среде)
2H2O + 2ē  H2 + 2OH- (в нейтральной и щелочной среде)
Для выбора приоритетного процесса необходимо сравнить стандартные электродные потенциалы металла и водорода. Потенциал восстановления водорода следует использовать с учётом его перенапряжения Eo2H2О/H2 =1,0 В. Все металлы при электролизе водных растворов можно разделить на 3 группы:
1. активные металлы (Li - Al) на катоде не осаждаются, вместо них идёт восстановление ионов водорода:
2H2O + 2ē  H2 + 2OH-
2. металлы средней активности (Mn; Zn; Fe; Sn) могут осаждаться на катоде с одновременным выделением водорода.
3. неактивные металлы (Ag; Cu; Au) из-за высокой окислительной способности их катионов осаждаются на катоде без выделения водорода:
Ag+ + 1ē  Ag0

Aнодные процессы
На аноде возможны процессы окисления:
- материала анода: Me0 – nē  Men+ 
- анионов солей: 2Cl- - 2ē  Cl2
- молекул воды: 2H2O – 4ē  O2 + 4H+
Анионы кислородсодержащих кислот, имеющие в своём составе атом элемента в высшей степени окисления (SO42-; NO3-; PO43- и др.) при электролизе на аноде не разряжаются. 
С учетом перенапряжения величину потенциала кислорода нужно считать равной +1,8 В. 

Пример 1. Электролиз водного раствора сульфата натрия с инертными электродами: Na2SO4 = 2Na+ + SO42-

	(-) катод Na+; H2O
	(+) анод SO42-; H2O

	EoNa+/Na = -2,71 В
	EoO2/2H2O =1,8 В

	Eo2H2О/H2 = -1,0 В
	

	Так как EoNa+/Na < Eo2H2О/H2, то происходит восстановление воды
	2H2O – 4ē  O2 + 4H+

	2H2O + 2ē  H2 + 2OH-
	

	Na+ + OH- = NaOH
	2H+ + SO42- = H2SO4

	Среда щелочная
	Среда кислая



Пример 2. Электролиз водного раствора хлорида олова с инертными электродами
	(-) катод Sn; H2O
	(+) анод Cl-; H2O

	EoSn2+/Sn = -0,136 В
	EoCl2/2Cl- =1,36 В

	Eo2H2О/H2 = -1,0 В
	EoO2/2H2O = 1,8 B

	Так как EoSn2+/Sn > Eo2H2О/H2 идет процесс восстановления катионов олова
	Так как EoCl2/2Cl- < EoO2/2H2O, идёт процесс окисления ионов хлора

	Sn2+ + 2ē  Sn0
	2Cl- - 2ē  Cl2



Электролиз с растворимым анодом если анод изготовлен из металла, способного растворяться в данном электролите, то происходит окисление металла и анод называют растворимым.
Пример 3. Электролиз водного раствора сульфата меди с медным
анодам.
	(-) катод Cu; H2O
	(+) анод Cu; SO42-; H2O

	EoCu2+/Cu = +0,34 В
	EoCu2+/Cu  = +0,34 В

	Eo2H2О/H2 = -1,0 В
	EoO2/2H2O = +1,8 B

	Так как EoCu2+/Cu> Eo2H2О/H2 идет восстановление катионов меди:
	Сульфат–ионы не разряжаются, так как EoCu2+/Cu <  EoO2/2H2O

	Cu2+ + 2ē  Cu0
	Анод растворяется Cu0 -2ē  Cu2+



Массу вещества, получаемого электролизом, определяют позаконам, открытым М. Фарадеем в 1834 г. Обобщенный закон Фарадея связывает массу вещества, образовавшегося при электролизе, со временем электролиза и силой тока:
M = [image: ](г)
где  m – масса образовавшегося вещества, г; 
J – сила тока, А;
 – время электролиза, с;
F – константа Фарадея (96500 кул/моль)
Mэкв – молярная масса электрохимических эквивалентов вещества. Рассчитывается как частное от деления молярной массы вещества на число электронов, перемещаемых при окислении или восстановлении.
Пример 1. Ток силой 2, 5А, проходя через раствор электролита, за 30 мин выделяет из раствора 2,77 г металла. Найти молярную массу эквивалентов металла.
Решение:
Из закона Фарадея:


Mэкв = = = 59,4 г/моль.




Задания к подразделу 5.4
Рассмотрите катодные и анодные процессы при электролизе водных растворов указанных веществ. Процессы на электродах обоснуйте значениями потенциалов (таблица 1). Составьте схемы электролиза с инертными электродами водных растворов предложенных соединений (отдельно два раствора). С инертными электродами, или растворимым анодом. Рассчитайте массу или объём (при н.у. для газов) продуктов, выделяющихся на электродах при пропускании через раствор в течении 1 часа тока силой 1А.
	221
	LiBr; CoSO4
	231
	NaCl; Al2(SO4)3

	222
	K3PO4; Pb(NO3)2
	232
	Co(NO3)2; KJ

	223
	Ba(NO3)2; Sn(NO3)2
	233
	NiSO4; NaNO2

	224
	Cr(NO3)3; CuCl2 (Cu -)
	234
	FeBr2; NaOH

	225
	Ca(NO3)2; NiSO4
	235
	ZnCl2; CoBr2

	226
	K2CO3; NiBr2 (Ni -)
	236
	NiSO4; MgCl2

	227
	CoCl2; HNO3
	237
	MgCl2; AgNO3 (Ag -)

	228
	AgNO3; Al2(SO4)3
	238
	Ba(NO3)2; Na2CO3

	229
	BaCl2; H2SO4
	239
	NaNO3; NiCl2

	230
	Pb(NO3)2; H2SO4
	240
	KOH; ZnSO4



















Окислительно-восстановительные потенциалы водорода, кислорода и некоторых металлов в кислой, нейтральной и щелочной средах

	Среда

	Кислая (pH = 0)
	Нейтральная (pH = 7)
	Щелочная (pH = 14)

	Red/Ox пара
	0, B
	Red/Ox пара
	0, B
	Red/Ox пара
	0, B

	Mg2+/Mg
	-2.36
	Mg(OH)2/Mg
	-2.38
	Mg(OH)2/Mg
	-2.69

	Al3+/Al
	-1.66
	Al(OH)3/Al
	-1.88
	

	-1.32

	Zn2+/Zn
	-0.76
	Cr(OH)3/Cr
	-0.93
	

	-1.22

	Cr3+/Cr
	-0.74
	Zn(OH)2/Zn
	-0.81
	

	-0.91

	Fe2+/Fe
	-0.44
	Sn(OH)2/Sn
	-0.50
	Fe(OH)2/Fe
	-0.87

	Cd2+/Cd
	-0.40
	Fe(OH)2/Fe
	-0.46
	2H2O/H2
	-0.83

	Co2+/Co
	-0.28
	2H2O/H2
	-0.41
	Cd(OH)2/Cd
	-0.82

	Ni2+/Ni
	-0.25
	Cd(OH)2/Cd
	-0.41
	Co(OH)2/Co
	-0.73

	Sn2+/Sn
	-0.14
	Co(OH)2/Co
	-0.32
	Ni(OH)2/Ni
	-0.72

	Pb2+/Pb
	-0.13
	Ni(OH)2/Ni
	-0.30
	

	-0.54

	2H+/H2
	0.00
	Pb(OH)2/Pb
	-0.14
	Bi2O3/2Bi
	-0.45

	Ag+/Ag
	+0.80
	BiO+/Bi
	-0.04
	

	-0.36

	Bi3+/Bi
	+0.21
	Cu(OH)2/Cu
	+0.19
	Cu(OH)2/Cu
	-0.22

	Cu2+/Cu
	+0.34
	AgCl/Ag
	+0.22
	
	

	O2/2H2O
	+1.22
	O2/4OH-
	+0.81
	O2/4OH-
	+0.40

	
	
	Cl2/2Cl-
	+1.36
	
	




image4.wmf
/Cr

CrO

2

-


oleObject3.bin

image5.wmf
/Zn

ZnO

2

2

-


oleObject4.bin

image6.wmf
/Sn

SnO

2

2

-


oleObject5.bin

image7.wmf
/Pb

PbO

2

2

-


oleObject6.bin

image8.wmf
/Al

AlO

2

-


oleObject7.bin

image1.wmf
F

J

Мэкв

t

×

×


image2.wmf
t

J

F

m

×

×


oleObject1.bin

image3.wmf
1800

5

,

2

96500

77

,

2

×

×


oleObject2.bin

