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Потенциодинамическим методом исследовано анодное поведение меди в перхлоратных растворах в

широком интервале рН и концентраций CIO4 -ионов. Активирующая роль С1О4 -ионов в анодном

процессе обусловлена их невысокой склонностью к гидратации, что облегчает вхождение анионов

СЮ4 в двойной электрический слой и вытеснение ОН""-ионов из поверхностных комплексов. Пред-

ложены схемы механизмов анодного растворения меди, предполагающие возможность образова-

ния промежуточных адсорбционных комплексов с участием СЮ4 -ионов. Методом нелинейного ре-

грессионного анализа рассчитаны константы в кинетических уравнениях для предложенных схем.

Влияние анионов на механизм анодного рас-
творения металлов объясняется либо изменением
строения двойного слоя при их адсорбции [1, 2],
либо образованием комплексов как в объеме рас-
твора, так и на поверхности электрода [3-9].
Последняя точка зрения обсуждается наиболее
часто, хотя авторы [4, 5, 7-9] не учитывают ком-
плексообразующие способности катионов метал-
лов и анионов, как лигандов. Возможность обра-
зования комплексов, их устойчивость к гидролизу
должны зависеть от нуклеофильных свойств ани-
она, которые определяются его основностью, по-
ляризуемостью и гидрофобностью [3, 10]. При
этом следует учитывать, что закономерности
комплексообразования в растворе и на поверхно-
сти твердого электрода могут существенно раз-
личаться. Согласно взглядам Ю.И. Кузнецова [3],
анион, как атакующий нуклеофил, вытесняет из
поверхностного комплекса ОНг-ионы и молеку-
лы растворителя. Если вновь образующийся ком-
плекс труднорастворим и устойчив, он должен эк-
ранировать поверхность металла от дальнейшего
растворения и ингибировать процесс, тогда как
образование хорошо растворимого комплекса яв-
ляется причиной активаций металла.

Как правило, участвующие в реакции, но не
адсорбирующиеся на поверхности электрода ани-
оны увеличивают скорость анодного растворе-
ния металлов [11]. Если анионы специфически
адсорбируются на поверхности металлов, изме-
няя у1 -потенциал, то скорость ионизации метал-
лов увеличивается или уменьшается в зависимос-
ти от природы и концентрации анионов. Однако в
первом случае остается нерешенным вопрос, как
вышеуказанная закономерность будет сочетать-
ся со свойствами комплексов.

Влияние различных анионов на кинетику
анодного растворения металлов подгруппы желе-
за рассмотрено довольно подробно [9, 12-14]. Ус-
тановлено, что при анодном растворении Fe, Co,
Ni порядок реакции по сульфат-анионам близок к 1,
по фосфат- и хлорид-ионам - к 0.5 [9, 12, 13). Рас-
творение железа в растворах с постоянным зна-
чением рН имеет также положительный порядок

и по ионам СЮ4 [12]. Величина порядка реакции
по какому-либо аниону может изменяться в ши-
роких пределах в зависимости от условий прове-
дения эксперимента: рН раствора, общей концен-
трации электролита [9, 13], потенциала [5]. Влия-
ние вышеперечисленных анионов на анодный
процесс объясняется их участием в конкурирую-
щей реакции замещения ОН~-ионов в промежу-
точных поверхностных комплексах. Однако бо-
рат-анионы, как показано в [14], не участвуют в
элементарной стадии ионизации железа в тафе-
левой области, а их ингибирующее действие объ-
ясняется адсорбцией.

Таким образом, влияние анионного состава
электролита на скорость анодного процесса неод-
нозначно и кроме того зависит от природы раство-
ряющегося металла. Так, медь вследствие ее низ-
кого потенциала ионизации способна выступать
донором электронов, образуя общую молекуляр-
ную орбиталь с тс-электронами лиганда. Увеличе-
ние электронодонорных свойств лиганда может не
только ослаблять ингибирование меди [3], но даже
приводить к противоположному эффекту - уско-
рению растворения, например в присутствии ами-
нов. Однако в случае образования труднораство-
римых поверхностных комплексов с ионами ме-
ди, например с соединениями класса азолов,
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достигается высокая эффективность защиты ме-
ди от коррозии [15-17]. Особенностью анодной
ионизации меди является и то, что данный про-
цесс протекает с переходом в раствор однозаряд-
ных ионов. В случае связывания ионов Си+ в ком-
плекс, например в галидных средах, равновесие
реакции ионизации меди сдвигается в сторону их
образования [18]. Установлено, что увеличение
концентрации С1~-иона облегчает анодную реак-
цию растворения меди [19]. В перхлоратных сре-
дах ионы Си+ неустойчивы из-за склонности к
диспропорционированию [18, 20]. Перешедшие в
раствор катионы Си2+ ассоциируются с молекула-
ми воды и противоионами раствора и, если проис-
ходит образование устойчивых комплексов в
объеме раствора, то скорость процесса растворе-
ния металла возрастает.

Ранее [21] было изучено влияние рН на элект-
рохимическое поведение меди в 0.1 М NaC104.

С целью выяснения роли Cl О4 -ионов в анодном
растворении меди в настоящей работе были про-
ведены исследования данного процесса при раз-
личных концентрациях СЮ4-ионов.

Потенциодинамические поляризационные кри-
вые (ПК), снятые при помощи потенциостата
ПИ-50-1, регистрировали на двухкоординатном
самописце ЛКД4-003. Исследуемый образец по-
ликристаллической меди (МЗ, 99.5% Си), имев-
ший рабочую поверхность 0.5 см2, предварительно
шлифовали наждачной бумагой, обезжиривали
этиловым спиртом и промывали бидистиллиро-
ванной водой. После катодной поляризации мед-
ного электрода при потенциале Ек = -0.60 В в те-
чение 10 мин и установления потенциала свободной
коррозии (£кор) задавали анодную поляризацию
при скорости сканирования потенциала 0.5 мВ/с.
Все потенциалы приведены по шкале стандарт-
ного водородного электрода. Измерения прово-
дили при температуре 20 ± 2°С в естественно
аэрируемых растворах х М NaClO4 + у М НСЮ4

или х М NaClO4 + у М NaOH (где х + у = 0.1-0.6 М),
рН которых изменяли от 2 до 9.5. С помощью
моста переменного тока i?568 проведены измере-
ния электропроводности данных растворов (от-
носительная ошибка эксперимента 0.04%). Пита-
ние моста осуществляли от генератора звуковой
частоты ГЗ-53 при частоте 4 кГц. Измерительная
ячейка состояла из двух параллельно впаянных в
стекло платиновых электродов с видимой поверх-
ностью 1 см2. Заданную температуру поддержи-
вали при помощи ультратермостата UTU-4 с точ-
ностью +0.05°С. Математическую обработку
данных проводили на IBM PC/AT-486. Для расче-
та констант в кинетических уравнениях применя-
ли метод нелинейного регрессионного анализа,
использованный ранее в работе [22].

РЕЗУЛЬТАТЫ И ИХ ОБСУЖДЕНИЕ

В работе [21] для описания механизма анодного
растворения меди были предложены две схемы,
включающие параллельные лимитирующие ста-
дии. Принимая во внимание диаграмму Пурбэ [23],
а также особенности катодных и циклических
ПК, можно предположить, что при Екор и рН > 4
на поверхности металла возможно образование
термодинамически устойчивых кислородсодер-
жащих соединений. Последние растворяются бла-
годаря активирующему действию СЮ4 -ионов и
анодной поляризации электрода, поэтому медь в
перхлоратных средах, как, впрочем, и легко пасси-
вирующиеся металлы кобальт и железо [22,24], не
пассивируется. О смене механизма растворения
металла может свидетельствовать и изменяющий-
ся порядок анодной реакции по ОН~-ионам ('"о н- )•
Так, при переходе от кислых сред к нейтральным
и слабощелочным /и „. меняется от 0.15 до -0.30

в интервалах рН 2-4 и 4-9.5 соответственно. На
основании вышеизложенных данных было пред-
ложено рассматривать анодное растворение меди
в двух интервалах рН 2-4 и 4-9.5, а также учиты-
вать участие ионов ОН~ и С1О4 в промежуточных
стадиях процесса.

Как известно [25], тенденция С1О4-ионов к
комплексообразованию незначительна, и в объе-
ме раствора перхлоратные комплексы с катиона-
ми металлов практически не образуются. Однако

концентрация С1О4-ионов (С ) влияет на ско-

рость анодного растворения меди (рис. 1). Мате-
матическая обработка результатов показала, что
линейной зависимости между lgia и lgC_.__ в та-

фелевой области не наблюдается - коэффициент
корреляции очень низок. Однако этого еще мало,
чтобы заключение о невозможности участия ани-
онов в анодном растворении стало корректным.
Учитывая результаты и выводы, приведенные в
[13], можно предположить, что растворение меди
в исследованных растворах протекает по двум
параллельным механизмам, в одном из которых,
в скоростьопределяющей стадии, участвуют

ОН~-ионы, в другом - С104-ионы

Скорость анодного растворения меди также
зависит от рН среды: при С„.п. < 0.2 М незначи-

тельное ускорение анодного процесса с увеличе-
нием рН от 2 до 4 сменяется его замедлением при
дальнейшем уменьшении кислотности, а при
С с ю - > 0.2 М скорость растворения меди с ростом

рН уменьшается. Основываясь на указанных за-
кономерностях, расчет m •_ проводили в двух
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указанных выше интервалах рН при С . < 0.2 М

и в интервале рН 2-9.5, когда С , - > 0.2 М (табл. 1).

Как видно из табл. 1, с увеличением С от

0.1 до 0.2 М происходит уменьшение положитель-
ной величины т - при рН < 4, а при С . > 0.2

mQH_ отрицателен, как и при рН>4 во всем иссле-

дованном интервале концентраций СЮ4 -ионов.

Формально говоря, отрицательный знак т

свидетельствует о том, что ОН~-ионы должны
вытесняться из поверхностных комплексов в ре-
зультате конкурирующей адсорбции, вероятно,

СЮ4-ионами.

На поляризационных кривых (рис. 1) не на-
блюдается областей пассивации во всем исследо-
ванном интервале рН и С -. Как отмечает

А.М.Сухотин [26], СЮ4-И0НЫ оказывают на-
столько сильное активирующее действие, что
пассивация металлов в перхлоратных растворах

практически невозможна. Анионы СЮ4 и SO4~,
обладая сходными свойствами (радиус, поляризу-.
емость), обнаруживают различия в способности
активировать анодные процессы. С целью выяс-
нения специфических особенностей перхлорат-
ных растворов была исследована их электропро-
водность. В ряде работ [27, 28] указывается на

способность СЮ4-ионов разрушать систему ис-
ходных водородных связей жидкой воды. Им при-
писывают так называемую "отрицательную гид-
ратацию", характеризуемую более частым обме-
ном ближайших к иону молекул воды по
сравнению с обменом молекул в чистой воде [27].
На графике зависимости эквивалентной электро-
проводности (к) перхлоратных растворов от рН

£,В
0.2 h (а)

отмечается минимум при рН 3 и С
сю_

0.5 М

(рис. 2а). Координационное число СЮ4 непосто-
янно (колеблется в пределах от 4 до 12) [28], по-
этому можно предположить, что при рН 3 реали-
зуется максимальная гидратация СЮ 4 -ионов, а
структура растворителя максимально разупоря-
дочена. Дальнейшее увеличение концентрации
ОН~-ионов приводит к стабилизации структуры
растворителя, и X возрастает. Координационное

число СЮ^-иона увеличивается при разбавлении
[28], т.е. в 0.6 М NaClO4 оно минимально. По-
скольку разупорядочивания структуры раствори-
теля не происходит, минимум X, не регистрируется
(рис. 2а), Выборочно была исследована зависи-
мость X от температуры в 0.2 М NaClO4 (рис. 26).

3,4,5

1 2 3
lg/ [А/м2]

Рис. 1. Анодные поляризационные кривые меди в
растворе NaClO4 при рН 3 (а), рН 8 (б) и С ,

моль/л: 1-0.1,2- 0.2; 3 - 0.3; 4 - 0.4; J - 0.5; 6 - 0.6.

Обнаружено, что при 55°С зависимость Х~рН не
имеет экстремума. Как указывается в работе [27],
повышение температуры раствора оказывает
дестабилизирующее действие на структуру рас-
творителя, и при так называемой предельной
температуре отрицательная гидратация перехо-
дит в положительную. Таким образом, при рН 3

Таблица 1. Значения т . (±0.005), рассчитанные для

анодного растворения Си в растворах NaCIO4 при £а=0.3 В

рН

2.0-4.0

4.0-9.5

0.10

0.15

-0.30

0.20

0.08

-0.40

С

0.30

-0.25

с ю , " М

0.35

-0.19

0.40

-0.25

0.50

-0.30

0.60

-0.23

2 ЗАЩИТА МЕТАЛЛОВ том 36 № 3 2000
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Рис. 2. Зависимость эквивалентной электропровод-
ности от рН при С , . , моль/л: / - 0.1; 2 - 0.2; 3 - 0.3;

V - 0.4; 5 - 0.5; 6 - 0.6 (а) и в 0.2 М NaClO4 при различ-
ной температуре (б).

проникновение С1О4-ионов, имеющих макси-1

мальное координационное число, к металличес-
кой поверхности затруднено, что связано с боль-
шими энергетическими затратами на дегидрата-
цию иона при его вхождении в двойной
электрический слой. В результате скорость анод-
ного растворения Си в 0.1 М NaClO4 при данном

рН практически не зависит от С и лишь при

С - = 0.6 М наблюдается замедление процесса

(рис. 1а). При рН > 3 малая склонность С1О4-ионов
к гидратации обусловливает их значительное
преимущество по сравнению с другими анионами

(CrO4~, S О4~) при диффузии в объеме раствора и
вхождении в плотную часть двойного электриче-
ского слоя. По этой же причине ионы С1О4 обла-
дают способностью проникать через пассивиру-
ющий слой и прочно адсорбироваться на поверх-
ности металла [26]. Затрудняя регенерацию
оксидной пленки, адсорбированные на металли-
ческой поверхности С104 -ионы ухудшают ее за-
щитные свойства.

Характер зависимости скорости анодного рас-
творения Со в 0.1 М NaC104 от рН [22] подобен
описанному выше для Си, что позволяет сделать
заключение об общих закономерностях иониза-
ции этих металлов в слабокислых перхлоратных
средах. Таким образом, для описания механизма
анодного растворения меди в перхлоратных рас-
творах при рН 2-4 может быть использована схе-
ма, описанная в работе [11] и дополненная стади-
ями, учитывающими возможность образования
поверхностных адсорбционных комплексов ме-
талла с СЮ4-ионами и гидроксокомплексов:

Схема 1

Си + Н2О = (СиОН)адс + Н+ + е, (1.1)
(СиОН)адс — СиОН+ + е, (1.2)

СиОН+ + Н+ = Си2+ + Н2О, (1.3)

(СиОН)адс + С1О4 = (СиОНСЮ4)адс + е, (1.4)

(Сиоысю4)алс — Си2+ +он- + а о; , (i .5)
где стадии (1.1), (1.3), (1.4) равновесны, а (1.2) и
(1.5) лимитируют скорость процесса. Схеме 1 со-
ответствует кинетическое уравнение, выведен-
ное с учетом адсорбции промежуточных соедине-
ний согласно изотерме Лэнгмюра [22]:

a)FE/RT] + k5KtK4C n-exp[2FE/RT]
сю;;

' я =

KiCxp[FE/RT]
(1.6)

В уравнении (1.6) Кх и К4 - константы равновесия
обратимых стадий процесса; к2 и к5 - константы
скоростей лимитирующих стадий, С • и С - -

молярная концентрация гидратированных ионов
водорода и перхлорат-ионов, остальные обозна-
чения общепринятые.

Расчет констант в кинетическом уравнении
(1.6) осуществляли методом наименьших квадра-

тов (рис. 3). Полученное соответствие экспери-
ментальных и теоретических данных является ко-
свенным подтверждением справедливости пред-
ложенного механизма.

Как видно из табл. 2, стадия (1.2) лимитирует
процесс. Однако, как указывается в ряде работ [4,
5, 11], характер скоростьопределяющей стадии
зависит от электродного потенциала. Так, анодное
растворение железа может протекать по двум раз-
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Таблица 2. Значения констант, рассчитанные по урав-
нению (1.6) для анодного растворения меди в 0.1 М
NaC104 при а = 0.7

рН

2

3

4

7.0
2.2

2.1

моль/л

xlO" 7

х 10~3

x l O ^

къ
2.5

1.3
2.5

А/см2

х Ю-26

х 10~26

х Ю-26

КА
, л/моль

7.0 х

3
2

4х

З х

ю-6

10"6

10~6

*з.

8.0

7.1

6.0

А/см2

х Ю-3

xlO-3

х10"3

Таблица 3. Значения констант, рассчитанные по урав-
нению (1.6) для анодного растворения меди в 0.1 М
NaClO4 при а = 0.5

рН

2

3

4

к
2

3

5

, моль/л

.8х 10~8

.8 х Ю-8

.7 X Ю-9

к2. А/см2

4.0 х

6.5 х

5.4 х

ю-6

ю-6

ю-6

К4, л/моль

7.5 х

1.2 х

8.4 х

ю-7

ю-7

ю-7

1.0
4.0

7.8

А/см2

X

X

X

И Г 1 2

ю-15

ю-13

Таблица 4.

рН

5.0

6.0

8.0

9.5

Значения

а

0.5
0.4

0.5

0.3

0.5

0.3

0.5
0.3

констант, рассчитанные по уравнению (2.8) для анодного

ЛГ|, моль/л

2.0 х 10-"

5.4 х 10~12

4.9x10-"

8.0 х Ю-'3

3.8 х Ю-'4

1.2 х10- 1 4

8.6 х Ю-'2

2.3 х 10-'6

к2, А/см2

4.3 х Ю-15

5.4 х Ю-5

5.8 х Ю-'8

7.8x10"5

3.4 х Ю-34

1.6x10"5

2.1 х К)"39

7.3 х 10~5

К4, л/моль

3.2x10-"

1.1 х Ю-15

1.6 хШ- 1 3

1.3 х Ю-'6

2.6 х Ю-'4

8.6 х 10-'6

5.4 х Ю-'8

3.5 х К Г "

растворения меди

5.5 х 102

5.4 х Ю-31

3.4 х 102

4.9 х Ю-30

7.0x10'

1.7 хЮ" 2 1

5.4 х 102

4.9x10"2 0

B0.1MNaClO4

k-j, А/см2

8.1 х 10'

1.0 X Ю-37

1.8 х 103

2.7 х Ю-33

5.4 х 105

4.1 X Ю-29

1.4 х 10б

5.9 х Ю-23

личным механизмам в зависимости от области по-
тенциалов [5]. При этом на ПК наблюдаются две
тафелевы области, переход между которыми объ-
ясняется появлением разнозаряженных промежу-
точных соединений. Изменение электродного по-
тенциала (плотности тока) при переходе от одной
лимитирующей стадии к другой сопровождается
изменением наклона ПК [11]. Бек-Нильсен [4] от-
мечает, что адсорбция промежуточных продуктов
анодной реакции в условиях низких и высоких та-
фелевых наклонов осуществляется согласно изо-
термам Лэнгмюра и Фрейндлиха соответственно.
Следовательно, можно предположить, что анод-
ная реакция растворения Си в области Тафеля и в
области перехода к предельному току характери-
зуется разной величиной а в зависимости от стро-
ения двойного электрического слоя и переходного
комплекса. При этом тафелев наклон изменяется
антибатно с а, поскольку для сложных механизмов
кажущийся коэффициент переноса (а1) определя-
ется соотношением: ос' = (2303RT/F)(d\giJdE) [11].

При а = 0.5 наименьшее Значение принимает
к$ (табл. 3). Полученные результаты еще раз под-
тверждают сделанные в работе [22] предположе-
ния о том, что стадия (1.2) определяет скорость
процесса в области активного растворения, а ста-
дия (1.5) - в области перехода к предельному то-
ку. Так, незначительное изменение к2 при а = 0.7

k2exp[aFE/RT]

согласуется с близким к нулю значением mQH. в

интервале рН 2-4 (табл. 1), а минимальное значе-
ние к5 при а = 0.5 и рН 3 соответствует более мед-
ленному переходу к предельному току. Поскольку
растворение Си можно рассматривать как гетеро-
генную реакцию, катализируемую ОН"-ионами,
все выше и нижеприведенные константы зависят
от рН среды и являются кажущимися.

Как указывалось ранее [21], в нейтральных и
слабощелочных средах на меди возможно форми-
рование оксидной пленки, которая разрушается
перхлорат-ионами, поэтому для анодного раство-
рения Си в растворах с рН > 4 возможно предпо-
ложить следующую схему механизма:

Схема 2

Си + Н2О = (СиОН)адс + Н+ + е,

(СиОН)а

адс

СиОН+ + е,
СиОН+ + Н+ = Си2+ + Н2О,

Си(СиОН)адс = (Си2О)адс + Н+

(Си2О)адс = Си(СиОН)адс,
е,

(2.1)

(2.2)

(2.3)

(2.4)

(2.5)

exp[~FE/RT] + K4K6CaQ-txp[FE/RT]

(СиО)адс + Н2О + СЮ; = (СиОНСЮ4)адс + ОН', (2.6)

(СиОНСЮДда — Си2+ +ОН- + С10;. (2.7)

Кинетическое уравнение для Схемы 2 имеет сле-
дующий вид:

(2.8)

aQ-
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(а)

0.44
-0.5 0.1 0.7 1.3

/ [А/и2]

Рис. 3. Теоретические (сплошная кривая) и экспери-
ментальные (точки) поляризационные кривые меди в
0.1 М NaClO4 при рН 2 и а, равном 0.7 (а) и 0.5 (б).

Здесь Кь КА, К6 - константы равновесия обрати-
мых стадий процесса, а кг, к, - константы скоро-
стей лимитирующих стадий (2.2) и (2.7) соответ-
ственно. Значения констант, полученные при
максимальном совпадении рассчитанных по урав-
нению (2.8) и экспериментальных ПК (рис. 4),
представлены в табл. 4.

Таким образом, стадия (2.2) лимитирует в Схе-
ме 2 скорость процесса при потенциалах, соответ-

ствующих тафелевой области, а стадия (2.7) - в
области перехода к предельному току. С увеличе-
нием рН скорость анодного растворения меди в
активной области замедляется и, соответственно,
к2 уменьшается. По-видимому, поверхностный
комплекс (СиОН)адс в слабощелочных средах бо-
лее стабилен, что также является причиной
уменьшения К4 с ростом рН. Увеличение к, и К6

при а = 0.3 обусловлено ускорением перехода к
предельному току с повышением рН.

Приведенные рассуждения относительно ха-
рактера изменения констант скоростей отдель-
ных стадий анодного растворения меди справед-
ливы и для перхлоратных растворов с более вы-
сокой ионной силой: константа к2 изменяется в
соответствии с изменением скорости анодного
растворения в области Тафеля, а к5 и к-, — в облас-
ти перехода к предельному току (табл. 5,6).

Как видно из рис. 5, теоретические ПК хорошо
совпадают с экспериментальными, что под-
тверждает применимость приведенных выше ме-
ханизмов для описания анодного растворения ме-
ди в растворах с высокой концентрацией СЮ4.

Таким образом, в перхлоратных растворах не
наблюдается увеличения скорости анодного рас-
творения меди при повышении концентрации
ОН"-ионов, которого следовало бы ожидать, учи-
тывая, что устойчивость образующихся в объеме
раствора гидроксокомплексов Си2+ возрастает с
уменьшением кислотности среды [28]. В то же

время СЮ4 -ионы, не склонные к комплексообра-
зованию в данных условиях, оказывают влияние
на скорость процесса ионизации металла. Следо-
вательно, нельзя исключать из рассмотрения ка-
талитическую роль ОН"~ионов и их способность

(а) (б)

0.50
-1.0 -0.2 0.6 1.4 2.2 -1.0 -0.2 0.6 1.4 2.2

lg/ [А/м2]

Рис. 4. Теоретические (сплошная кривая) и экспериментальные (точки) поляризационные кривые меди п 0.1 М NaClO4

при рН б и а, равном 0.5 (а) и 0.3 (б).
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Е, В
0.23

0.27

0.31

0.35

0.39

0.43

0.47

(а)

\Ч

X

\ \

\

\

1 1 ... 1

(б)

-1.9 -1.1 -0.3 0.5 -1.9 -1.1 -0.3 0.5
W [А/м2]

Рис. 5. Теоретические (оплошная кривая) и экспериментальные (точки) поляризационные кривые меди п 0.6 М NaC104

при рН 8 и ос, равном 0.5 (а) и 0.3 (б).

образовывать на энергетически неоднородной
поверхности металла как активирующие, так и
пассивирующие комплексы [30]. Поскольку для

СЮ4 -ионов характерна низкая склонность к гид-
ратации, они легко встраиваются в плотную
часть двойного электрического слоя на границе
металл-электролит, вытесняя ОН~-ионы из по-

верхностных комплексов. Если ОН~-ионы заме-

щаются анионами СЮ4 в пассивирующих ком-

плексах, то поверхностный пассивирующий слой

не формируется, что и наблюдается в случае

анодного растворения меди и отражается в Схеме 2

стадиями (2.6), (2.7). Если же ОН"-ионы вытесня-

ются из активирующего поверхностного ком-

Таблица 5. Значения констант, рассчитанные по уравнению (1.6) для анодного растворения Си в 0.6 М NaCIO4

рН

2.0

3.0

4.0

а

0.7
0.5

0.7

0.5

0.7
0.5

Кь моль/л

9.0 х 10"9

9.0 х Ю-9

4.7 х 10~9

1.9 х10" 9

1.9 х Ю-9

1.3 х Ю-9

к2, А/см2

2.4 х Ю-34

1.0 х10"5

1.6 XI О'27

5.4 х Ю-6

1.3 х Ю-29

1.1 х 10"5

ЛГ4, л/моль

6.3 х Ю-7

6.0 х Ю-8

3.1 х Ю-7

3.8 х 10"8

8.8 х Ю-7

6.1 х10"7

/,'5, А/см2

2.8Х10-2

б.Ох 10"14

2.1 х Ю-2

1.3 х10" 1 6

3.0 х Ю-3

1.4 х Ю-14

Таблица 6. Значения констант,'рассчитанные по уравнению (2.8) для анодного растворения Си в 0.6 М NaClO4

рН

5.0

6.0

8.0

9.5

а

0.5

0.3

0.5
0.3
0.5

0.3

0.5

0.4

К\, моль/л

1.2x10-12

З.бхЮ-'з

1.6 хЮ" 1 0

4.5 х Ю"12

9.8 XI О-11

2.8 х Ю-14

2.5 х 10-9

7.7 х Ю-16

k2, А/см2

1.5 х Ю-14

2.6 х 10"4

7.4 х КГ1 6

3.7 х КГ6

3.2 х 10"36

2.3 х Ю-6

1.1 X Ю-3'
2.0 XI О"7

Кц, л/моль

1.5 х Ю-10

2.4x10-4

3.9 х Ю-13

3.0 х Ю-21

2.9x10~15

2.2 х IO 4 7

3.1 X Ю - 1 7

5.7 х 10"20

Кб

1.0

4.6 х Ю-31

437.0
7.5 х Ю-3'

21.5
4.1 х Ю-23

293.0

5.6 х Ю-15

k-j, А/см2

252.0
5.7 х Ю-37

3.2 х 104

7.0 х Ю-35

3.5 х 103

4.3 х Ю-3'

610.0
2.5 х Ю-20
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плекса, то это проявляется в снижении скорости
процесса растворения, что подтверждается стади-
ями (1.4), (1.5) в Схеме 1. Следовательно, при рас-
смотрении механизма анодного растворения ме-
таллов следует принимать во внимание процессы
комплексообразования, протекающие как в объ-
еме раствора, так и на поверхности металла, а
также связанные с этим изменения в строении
двойного электрического слоя.

ВЫВОДЫ

1. Скорость анодного растворения меди в
перхлоратных средах зависит от концентрации

СЮ4-ионов. Незначительная склонность CIO4-
ионов к гидратации облегчает их вхождение в
двойной электрический слой и участие в реакции
поверхностного комплексообразования за счет
конкурирующей адсорбции.

2. Анодное растворение меди в перхлоратных
растворах в широком интервале рН может быть
описано схемами, включающими параллельные
лимитирующие стадии и предполагающими обра-
зование промежуточных адсорбционных ком-
плексов с участием СЮ 4 -ионов.
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