Розділ 13. ЕЛЕКТРОЛІЗ
	Викладені питання хімічного перетворення за рахунок зовнішньої електричної енергії в електролізерах: електроліз розплавів і водних розчинів електролітів з розчинним та нерозчинним анодом, закони електролізу, практичне застосування електролізу. 


13.1. Загальні поняття про електроліз 
Електролізом називається сукупність процесів, що відбуваються на електродах електролізера під дією постійного електричного струму.
Під час електролізу відбувається перетворення електричної енергії зовнішнього джерела в хімічну енергію утворюваних продуктів.

Електролізер складається з двох електродів, занурених у розплав або 
розчин електроліту. Електрод, на якому відбувається процес відновлення – 
катод, підключений до (–) полюса зовнішнього джерела постійного струму. Електрод, на якому відбувається процес окиснення – анод, підключений до (+) полюса джерела постійного струму.
В умовах відсутності струму в ланцюзі напруга на електролізері буде 
дорівнювати різниці рівноважних потенціалів анода (φра) і катода (φрк): 
Е = φра – φрк.
При проходженні електричного струму через електролізер потенціал 
електродів змінюється. Зміна потенціалу електрода під дією електричного струму називається електродною поляризацією: 
Δφ = φі – φр,

де Δφ – поляризація електрода; φі – потенціал електрода при проходженні струму; φр – рівноважний потенціал електрода. Тоді φі – φр = Δφ. Тому різниця потенціалів електродів при проходженні струму Еі = φіа – φік буде більше Е.
Розрізняють анодну Δφа і катодну Δφк поляризації. Виникнення електродної поляризації пов'язано з утрудненнями протікання процесів у приелектродному просторі або, власне, на електроді.

Електрохімічний процес складається з кількох стадій: дифузія іонів до електрода і розклад іонів на поверхні електрода. Якщо уповільненою стадією буде дифузія іонів, то має місце концентраційна поляризація, якщо уповільнено електрохімічний розряд іонів, то відбувається електрохімічна поляризація або перенапруга.
13.2. Послідовність електродних процесів 
13.2.1. Електроліз розплавів електролітів 
Розглянемо електроліз розплаву NaCl з нерозчинним (інертним) анодом. Як наслідок реакції термічної дисоціації
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 Nа+ + Сl¯
у розплаві присутні тільки іони Na+ і Cl¯.
При проходженні струму через електролізер з графітовими електродами в електроліті почнеться направлений рух іонів і на електродах будуть протікати такі реакції: 
катод (–) – відновлення іонів Na+ до металевого натрію:

Na+ + 1ē = Na0;

анод (+) – окиснення іонів Cl¯ до газоподібного хлору:
2Cl¯ – 2ē = Cl02.

Сумарна реакція має такий вигляд:

2Na+ + 2Cl¯ = 2Na0+ Cl02
[image: image2.wmf]­

;
2NaCI = 2Na0 + CI20↑.
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13.2.2. Електроліз водних розчинів електролітів

У водних розчинах, окрім катіонів і аніонів електроліту, присутні іони H+, OH¯ і молекули H2O. При наявності в розчині різних видів і частинок іонів можливе здійснення декількох електродних реакцій.

Послідовність їх протікання на катоді та аноді буде залежати від значення електродних потенціалів відповідних електрохімічних систем.

Із кількох можливих процесів протікатиме лише той, здійснення якого поєднано з мінімальною втратою енергії.

На катоді при електролізі водних розчинів можуть протікати такі реакції:

1. Відновлення катіонів металів:
Men+ + nē = Me0,  φ
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2. Відновлення (виділення) водню:

– у кислому середовищі 
2H+ + 2ē = H20,   
[image: image4.wmf]В
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– у нейтральному та лужному середовищах 
2H2O + 2ē = H02 + 2OH¯, 
[image: image5.wmf]
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3. Відновлення інших речовин (окисників): 
Ox + nē = Red,  
[image: image7.wmf]В
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   (Ox: Cl2, I2, O2).                    
Відповідно, на катоді в першу чергу буде відновлюватися більш сильний окисник, тобто та окисна форма, якій відповідає найбільш позитивне значення електродного потенціалу.

За послідовністю відновлення на катоді всі окисники можна розподілити на три групи:

1. Катіони лужних та лужноземельних металів, алюмінію, що стоять вище (лівіше) алюмінію у ряді електрохімічних потенціалів металів і мають 
потенціали набагато негативніші, ніж –0,41 В. У водних розчинах розряд цих іонів на катоді не відбувається, а виділяється водень за реакцією (16) або (17).

2. Катіони Sn2+, Pb2+, Ni2+, Co2+ та інші, що знаходяться у ряді електрохімічних потенціалів між алюмінієм і воднем, потенціали яких близькі до –0,41 В. Залежно від умов електролізу (щільності струму, температури, складу розчину та його концентрації) можливе як відновлення іонів металу, так і виділення 
іонів водню. Частіше спостерігається сумісне виділення металу і водню.

3. Катіони Сu2+, Ag+, Hg2+, Au3+, платинових металів, що мають потенціали набагато позитивніші, ніж –0,41 В, а також окисники O2, Cl2, Br2, I2, що відновлюються в першу чергу. Виділення Н2 при цьому не відбувається.

На аноді при електролізі водних розчинів можуть протікати такі процеси:

1. Окиснення (розчинення) металу анода (анод розчинниий):
Me0 – nē = Men+,     φ
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2. Окиснення OH- і H2O з виділенням О2 (анод нерозчинний):
– у кислому та нейтральному середовищах 
2H2O – 4ē = O2 + 4H+,     
[image: image9.wmf]В
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– у лужному середовищі 
4OH¯ – 4ē = O2 + 2H2O,     
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3. Окиснення інших відновників ( S2–, Cl¯, Br¯, I¯, NO¯3, SО42–, PO43–), 
що присутні в розчині (анод нерозчинний):
Red – nē = Ox,  φ
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На аноді протікає реакція окиснення, тобто віддача електронів відновником. Тому на аноді в першу чергу буде окиснюватися найбільш активний з них, тобто та відновлена форма, якій відповідає найбільш негативний потенціал.

Якщо потенціал, що відповідає реакції (19), більш негативний, ніж потенціал 
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, то відбувається розчинення металу анода. При цьому протікає електроліз із розчинним анодом.

У випадку, коли φ
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 має більш позитивне значення, ніж 
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, електроліз протікає з нерозчинним анодом. Як нерозчинні (інертні) аноди використовують графіт, золото, платинові метали.
У випадку нерозчинного аноду при наявності у розчині сульфід-іона S2– і галогенід-іонів Cl¯, Вr¯, I¯ відбувається їх окиснення за рівнянням (22).

Іони NO3–, SO42–, PO43– на аноді не окиснюються, тому в їх присутності у кислому та нейтральному розчинах на інертному аноді протікає лише реакція виділення кисню за рівнянням (20).
Розглянемо декілька типових випадків електролізу водних розчинів електролітів.

Електроліз розчину CuCl2 з інертним анодом

CuCl2 дисоціює на іони Cu Cl2 
[image: image16.wmf]Û

 Cu2++ 2Cl¯.
Крім того, в розчині є молекули води, що можуть брати участь як в анодному, так і в катодному процесах. Купрум належить до третьої групи катіонів, які, в першу чергу, відновлюються на катоді. Біля анода в даному випадку будуть окиснюватися аніони Сl¯ до газоподібного Cl2.
Схема електролізу CuCl2:
(–)  | Cu2+, H2O;  Cu2+ + 2ē = Cu0;
   A(+)  | 2Cl¯, H2O;   2Cl¯ – 2ē = 
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;

Cu2+ + 2Cl¯= Cu0 + 
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        CuCl2 = Cu0 + 
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Електроліз розчину Na2SО4 з інертним анодом

Натрій належить до катіонів першої групи, тому біля катода буде відбуватися утворення газоподібного водню й накопичення іонів OH¯, а біля анода – утворення газоподібного кисню й накопичення іонів Н+. При цьому біля катода буде накопичуватися луг, а біля анода – кислота: 

Na2SО4 
[image: image23.wmf]Û

 2Na+ + SO42–;
K (–)  |  2Na+,  H2O;  2H2O + 2ē = 
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[image: image25.wmf]0

2

O

↑ + 4H+            1

6H2O = 2
[image: image26.wmf]0

2

H

↑ + 4OH¯ + 
[image: image27.wmf]0

2

O

↑ + 4H+;
2Na2SО4 + 6H2O = 2
[image: image28.wmf]0

2

H

 + 4NaOH + 
[image: image29.wmf]0

2

O

↑ + 2H2SO4.
К                        А

Електроліз розчину NiSO4 з нікелевим анодом

Нікель належить до групи металів, що відновлюються на катоді разом з воднем. На аноді відбувається процес окиснення металу:

NiSO4 
[image: image30.wmf]Û

 Ni2+ + SO42–;

K(–) | Ni2+, H2O;     Ni2+ + 2ē = Ni0       1
2H2O + 2ē = H20 + 2ОН¯
A(+) | SO42–, H2O;   Ni0 – 2ē = Ni2+      2
NiSO4 + 2H2O + 2Ni0 = Ni0 + H20↑ + Ni(OH)2 + NiSO4 .

К
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За певних умов на катоді відбувається здебільшого розряд іонів Nі2+. Тоді схема електролізу буде мати такий вигляд:

K(–)  | Ni2+,   H2O;   Ni2+ + 2ē = Ni0;
A(+)  | SO42–, H2O;   Ni0 – 2ē = Ni2+;
Ni2+ + Ni0 = Ni0 + Ni2+;
NiSO4 + Ni0 = Ni0 + NiSO4.

К
    А
Таким чином, у цьому випадку електроліз обмежується розчиненням металу анода і виділенням його на катоді. Цей процес використовується для електрохімічної очистки (рафінування) нікелю.

13.3. Закони електролізу
Кількісна характеристика процесів електролізу визначається законами, встановленими М.Фарадеєм. 

Перший закон Фарадея. Маса речовини, що підлягає перетворенню на електродах при електролізі, а також маси утворюваних на електродах речовин прямо пропорційні кількості електрики, що використана на 
електроліз: 
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де m – маса речовини, г; Mеk – молярна маса еквівалента , г/моль; I – сила струму, А; t – час, с; F – число Фарадея, 96500 Кл/моль, тобто кількість 
електрики, необхідної для електрохімічного перетворення одного еквівалента речовини.

При умові Q = I·t (де Q – кількість електрики, Кл)
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Другий закон Фарадея. При постійній кількості електрики, що пішла на електроліз (Q = const), маси утворюваних на електродах речовин 
відносяться одна до одної як їх молярні маси еквівалентів:
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Якщо при електролізі на електроді протікає кілька процесів, то частка загальної кількості електрики, що витрачається на утворення одної з речовин, 
називається виходом за струмом цієї речовини:
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де 
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 – вихід за струмом і-ї речовини; 
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 – кількість електрики, що 
витрачається на утворення цієї речовини; 
[image: image37.wmf]Q

 – загальна кількість електрики, що пройшла через електрод.

13.4. Практичне застосування електролізу 
Найважливіше застосування електроліз знаходить в металургійній, 
хімічній промисловості та гальванотехніці.

Електролізом розчинів солей (гідрометалургія) одержують мідь, цинк, 
кадмій, нікель, кобальт, манґан та інші метали.

На катоді відбувається розряд іонів металу із розчинів, що утворюються при фізичній і хімічній обробці руд. Електроліз проводять з нерозчинним 
анодом.

Метод електролізу використовують для очистки (рафінування) металів: міді, золота, срібла, свинцю, олова й ін. При цьому анодом служить очищувальний метал (електроліз із розчинним анодом). На аноді розчиняються основний метал і домішки, потенціал яких більш негативний. Домішки здебільшого з позитивним потенціалом випадають з анода у вигляді шламу. На катоді в першу чергу буде виділятися метал переважно з позитивним потенціалом (Cu, Au, Pb, Sn), а домішки будуть залишатися в розчині.

Електролізом розплавів сполук одержують метали  й сплави, які з водних розчинів отримати неможливо: алюміній, літій, натрій, магній, берилій, кальцій.

Електроліз використовується для нанесення металевих покрить на метали і пластмаси (гальванічні покриття) з метою надання поверхні твердості, захисту від корозії, а також у декоративних цілях.

У хімічній промисловості методом електролізу одержують різні продукти. До їх числа належать, наприклад, фтор, хлор, їдкий натр, водень високого ступеня чистоти, пероксид водню.
Приклади розв’язання типових задач
Приклад 1. Через водний розчин нікель сульфату пропустили струм силою 8,0 А протягом 3,0 годин. Обчисліть кількість виділеного на катоді металу (
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Розв’язок. Згідно із першим законом Фарадея
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Молярна маса еквівалента нікелю у NiSO4 : 58,72 : 2 = 29,36 г/моль. 
Підставляючи у формулу Мек = 29,36 г/моль, I = 8,0 A, t = 3(3600 = 10800 c, отримуємо 
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Якщо 
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, то на катоді протікає відновлення лише катіонів нікелю
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На аноді протікає електрохімічне окиснення води, що супроводжується виділенням кисню 
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Приклад 2. При проходженні струму силою 2,5 А крізь розчин хлориду двовалентного металу за 30 хв на катоді виділяється 2,77 г металу (
[image: image46.wmf]%
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). Визначте, який це метал, напишіть рівняння електродних реакцій.
Розв’язок. Розв’язуємо рівняння згідно із першим законом Фарадея відносно молярної маси еквівалента Mek = 
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 і підставляємо у нього дані завдання: 
m = 2,77 г, I = 2,5 A, t = 30 хв = 1800 c, F = 96500 Кл/моль.
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Знаючи, що молярна маса металу М(Ме) = МекМеВ, де В – валентність металу, знаходимо М(Ме) = 59,4(2 = 118,8 г/моль. Отже, А = 118,8 а.о.м., тобто металом, що виділяється на катоді, є олово.
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[image: image52.wmf]­


                                                                      К       А
На аноді протікає окиснення іонів 
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Приклад 3. Крізь водний розчин натрій йодиду пропустили струм силою 2,5 А протягом 4,0 годин. Обчисліть об’єм газу, що виділяється на катоді при нормальних умовах.
Розв’язок. Унаслідок електрохімічного відновлення води при електролізі NaI на катоді виділиться водень
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Оскільки потрібно визначити об’єм водню, що виділився при нормальних умовах, то у формулі 
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 – об’єм водню, що виділяється, л; 
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Тоді 
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 = 11,2 л/моль; I = 2,5 A, 
t = 4,0 год = = 14400 c, знаходимо 
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Приклад 4. При електролізі цинк сульфату протягом 1 год 40 хв на катоді виділилося 7,8456 г металу. Вихід за струмом 
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Розв’язок. При 
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Молярна маса еквівалента цинку у ZnSO4 :МекZn 65,4 : 2 = 32,7 г/моль.

Розв’язуємо рівняння згідно із першим законом Фарадея відносно сили струму і підставляємо у нього дані (m = 10,1627 г; Ме = 32,7 г/моль, 
t = 1 год 40 хв = 6000 c):
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Приклад 5. При електролізі купрум сульфату на аноді виділилося 600 мл кисню при нормальних умовах. Яка кількість міді виділилася на катоді?
Розв’язок. Еквівалент кисню при нормальних умовах займає об’єм 5,6 л. Отже, 600 мл складає 
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 = 0,107 екв. Яка кількість еквівалентів міді виділилася на катоді? Молярна маса еквівалента міді CuSO4 : 63,54 : 2 = 31,77 г/моль. Звідси маса міді, що виділяється на катоді:

m = 31,77 ( 0,107 = 3,40 г.
Приклад 6. Яка маса калій гідроксиду утворилася біля катоду при електролізі 
розчину K2SO4, якщо на аноді виділилося 44,8 л газу (н.у.)?
Розв’язок. На аноді внаслідок окиснення молекул води утворюється кисень
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Молярний об’єм еквівалента кисню (н.у.): 22,4 : 4 = 5,6 л/моль. Отже, 
44,8вміщує 44,8 : 5,6 = 8 молярних мас еквівалента кисню. Стільки ж молярних мас еквівалента KOH утворилося біля катоду, або m(KOH0 = 56,11 ( 8 = 448,88 г (56,11 г/моль – молярна маса еквівалента KOH).
Питання для самоперевірки

1. Що таке електроліз?

2. Чим відрізняється електроліз розчинів електролітів від електролізу розплавів?

3. Які знаки мають катод та анод у гальванічних елементах та при 
електролізі?

4. Які метали неможливо отримати шляхом катодного відновлення з 
водних розчинів і чому?

5. Які процеси відбуваються на катоді при електролізі розчинів?

6. Що таке розчинний анод? Які процеси відбуваються на розчинному
 аноді?

Контрольні завдання
13.1. Які процеси відбуваються на катоді та аноді під час електролізу водного розчину нікель (ІІ) хлориду, якщо а) анод нікелевий, б) анод графітовий?

13.2. Яка кількість міді виділиться на катоді під час електролізу водного розчину CuSO4 протягом 16 хвилин 40 с при силі струму 1.5 А?

13.3. Які речовини і в яких кількостях утворяться на електродах і в приелектродному просторі при електролізі Mg(NO3)2, якщо пропустити струм силою 8 А протягом 3 год?

13.4. Скільки грамів води розклалося під час електролізу розчину калій сульфату при силі струму 7 А протягом 5 годин?

13.5. Електроліз розчину цинк сульфату проводили протягом 4 годин внаслідок чого виділилося 5,5 л кисню (н.у.). Обчислити силу струму.

13.6 Під час електролізу розчину AgNO3 маса срібного анода зменшилася на 5,1г. Скільки кулонів електрики витрачено на цей процес?

	Вивчення цього матеріалу допоможе студенту засвоїти механізм процесу електролізу та розв’язувати задачі за цією темою. 
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