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Потенциодинамическим методом исследовано анодное растворение кобальта в перхлоратных рас-
творах. Предложены схемы анодного растворения кобальта, рассчитаны константы скорости лими-
тирующих стадий процессов с использованием нелинейного регрессионного анализа.

В соответствии с теоретической концепцией
Я.М. Колотыркина [1] электрохимическое рас-
творение металлов включает стадии химическо-
го и адсорбционно-химического взаимодействия
металлической поверхности с компонентами рас-
твора, что можно рассматривать как поверхностное
комплексообразование. Известно, например [2],
что характер воздействия фторидов на пассивное
железо зависит от рН среды и концентрации фто-
рида. При этом растворение и ингибирование ме-
талла протекает через образование комплексов
разного состава. Интересной представляется про-
блема возможности предсказания анодного пове-
дения металла в присутствии комплексообразую-
щих веществ по данным об устойчивости объем-
ных комплексов. Кобальт, как и его соседи из
подсемейства железа, образует устойчивые ком-
плексы в объеме раствора. Это позволяет ис-
пользовать кобальт в качестве модельного метал-
ла для изучения теоретических аспектов анодного
растворения металлов в условиях объемного ком-
плексообразования.

В последнее время при изучении механизма
ионизации металлов и разряда их ионов в рас-
творах, содержащих комплексообразующую до-
бавку, многие исследователи рассматривают
схему реакции как включающую ряд параллель-
ных процессов [3]. С этой точки зрения интерес-
ным представляется теоретическое обоснование
анодного растворения железа в работах Бек-
Нильсен [4-7], где в области анодных потенциа-
лов железного электрода наблюдались две тафе-
левы области, описываемые разными механизма-
ми и связанные переходной областью. Переход
между областями объяснен появлением разноза-
ряженных промежуточных соединений. Теорети-
ческая основа для рассмотрения сопряженных,
параллельных реакций является относительно
новой и может быть использована и для других
металлов, например кобальта, что и сделано
в данной работе.

Потенциодинамические поляризационные кри-
вые (0.5 мВ/с) получали при помощи потенцио-
стата ПИ-50-1 с двухкоординатными самописца-
ми ПДА 1 и ЛКД4-003. Электрод сравнения-насы-
щенный хлоридсеребряный, вспомогательный -
платиновый. В качестве исследуемого электрода
применяли армированный в эпоксидную смолу
поликристаллический кобальт (97.85% Со), име-
ющий рабочую поверхность 0.5 см2. Перед нача-
лом измерений ее зачищали наждачной бумагой,
обезжиривали этиловым спиртом и промывали
бидистиллятом.

Фоновым электролитом служил 0.1 М раствор
перхлората натрия. Исследования проводили
в интервале рН 1.7 - 9.5. Кислотность среды регу-
лировали добавлением НСЮ4 или NaOH при со-
хранении постоянной ионной силы раствора.

Все поляризационные измерения проводили в
естественно аэрируемых растворах при 20 ± 2°С.
Рабочий электрод поляризовали при катодном
потенциале Ек - -0.6 В в течение 10 мин. Затем,
после установления потенциала свободной кор-
розии (Ек ), снимали анодные поляризационные
кривые. Все потенциалы, приведены по шкале
стандартного водородного электрода.

Используя метод наименьших квадратов, с по-
мощью ПЭВМ рассчитывали порядки реакции
по гидроксид-ионам (m0H = dlgLJdpK). Отбирали
только результаты с высоким коэффициентом
корреляции (R S 0.95). Для расчета констант ско-
рости лимитирующих стадий процессов применя-
ли нелинейный регрессионный анализ.

РЕЗУЛЬТАТЫ И ИХ ОБСУЖДЕНИЕ

Кобальт в естественно аэрируемых перхлорат-
ных растворах в исследуемой области рН не пе-
реходит в пассивное состояние, что соответству-
ет выводам, сформулированным А.М. Сухотиным
[8], который данное явление объясняет сильным
активирующим действием перхлорат-ионов.
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Рис. 1. Поляризационные кривые кобальта в рас-
тпорах 0.1 М NaCIO4. рН указан у кривых.
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Рис. 2. Влияние рН на lg/,( кобальта в 0.1 М NaClO4
при £„ = -0.08 В.

Вид анодных кривых кобальтового электрода из-
меняется в зависимости от рН среды (рис. 1).

При E.d > 0.15 В достигается предельный ток,
средняя плотность которого /пр = 5.6 А/дм2 не за-
висит от рН раствора.

В интервале рН 1.7 - 4.0 £"кор кобальта в 0.1 М
NaC104 закономерно уменьшается, в интервале
рН 4.0 - 6.0 - почти не изменен, а при рН > 8.0 - по-
вышается в результате формирования на элект-
роде пассивной пленки:

рН 1.7 2.00 2.40 3.00 4.00 5.00 6.00 8.00 9.50

Е к о р,В -0.13 -0.13-0.18-0.18-0.23-0.22-0.21-0.14-0.13

На основании зависимости Якор от рН и диаграм-
мы Пурбэ [9] целесообразно рассматривать анод-
ное поведение кобальта в двух интервалах рН, ис-
следованных в настоящей работе: 1.7 - 6.0 и 6.0 - 9.5.
Можно считать, что в первом интервале рН ко-
бальт растворяется в перхлоратных растворах с
образованием ионов Со2+ и на его поверхности не
образуется каких-либо термодинамически устой-
чивых кислородсодержащих соединений. В ин-
тервале рН 6.0 - 9.5 на поверхности могут образо-
вываться кислородсодержащие соединения: СоО,
Со(ОН)2. Следовательно, растворяться может как
сам металл, так и его оксиды и гидроксиды.
Так, при рН 9.5 в интервале Е.л от -0.05 до 0.05 В
растворение замедляется, возможно, в связи с об-
разованием и накоплением на поверхности ко-
бальта указанных выше кислородных соединений,
затем следуют слабо выраженный участок актив-
ного растворения и область предельного тока.

Порядок реакции по гидроксид-ионам т

меняется в зависимости от области рН (рис. 2).
В области рН от 1.7 до 6.0 он рассчитан на двух
участках, так как только в этом случае по методу
наименьших квадратов получается высокий ко-

эффициент корреляции. В кислой среде т по-
ложителен и составляет 1.1 ± 0.05, скорость анод-
ного растворения кобальта с увеличением рН
возрастает. При рН 3.0 т изменяет знак.

В слабокислых средах он равен -0.30 + 0.05, в ще-
лочных -0.40 ± 0.05, т.е. процесс в них с увеличе-
нием рН замедляется. Отрицательные т . фор-
мально соответствуют тому, что при анодном
растворении ионы ОН" вытесняются из поверх-
ностного комплекса. При анодном растворении
молибдена в сульфатном растворе в широкой об-
ласти рН также получена зависимость lgz'a-pH,
имеющая три участка, причем в области, близ-
кой к рН 7, прослеживается нулевой порядок
по ОН"-ионам [10].

Для объяснения найденной закономерности сде-
ланы следующие предположения. Известно, что
ионы кобальта не образуют комплексных соедине-
ний с перхлорат-ионами в объеме раствора [11],
но можно предположить образование на поверх-
ности промежуточных адсорбционных комплек-
сов с перхлорат-ионами. Образование гидроксо-
комплексов СоОН+ и Со(ОН)2 в объеме раствора
согласно долевому распределению [12] происхо-
дит лишь в области рН > 8.0. Однако в интервале
рН 2.0 - 8.0 адсорбция молекул воды на поверхно-
сти электрода может, видимо, приводить к фор-
мированию поверхностных гидроксокомплексов
Со(П), которые принимают непосредственное
участие в растворении металла.

Механизмы, предложенные ранее [13], не
объясняют всех особенностей анодного раство-
рения кобальта в широкой области рН раствора.
Учитывая этот факт, а также имеющиеся в
работах [3, 14, 15] мнения о том, что механизм
растворения кобальта включает параллельные
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Рис. 3. Экспериментальные (штриховые) и теоретические (сплошные) поляризационные кривые кобальта в 0.1 М
NaClO4 при рН 2, 6, 8.

лимитирующие стадии, а адсорбция промежуточ-
ных продуктов соответствует изотерме Лэнг-
мюра, предложены следующие схемы анодного
растворения кобальта в перхлоратных растворах.

Схема I:

ного тока:

СО + Н2О аде
Н +

х exp(F£//?r>

j x(8)

(2FE/RT)},

СоОН+ (2)

(3)

[СоОН] адс + СЮ" Л* [CoOHClOJ адс + е, (4)
адс

Со 2 + + ОН" + (5)[СоОНСЮ4]

Стадии (1), (3) и (4) - равновесные, а (2) и (5) - ли-
митирующие, причем стадия (2) - электрохими-
ческая.

Общая скорость процесса равна сумме скоро-
стей лимитирующих стадий:

'а = h + h >

к5в2,

(6)

(7)

где к2я к5- соответствующие константы скоро-
сти, а Э[, 9 2 - степени заполнения поверхности
[СоОН]адси [СоОНСЮ4]адссоответственно; а - к о -
эффициент переноса. После ряда преобразова-
ний можно получить следующее уравнение анод-

гдеКЬКА- константы равновесия обратимых ста-
дий процесса, С +, С . - молярные концентра-
ции гидратированных ионов водорода и перхло-
рат-ионов соответственно.

Схема II:

Со + Н2О "ТТ [СоОН] + Н+ + е,
2 - 1 L J адс

с - ^ - СоОН+ + е

+ ^ * C o 2 + + O H - j

(9)

(Ю)

(И)

(12)

(13)

[СоОН]
аде

[СоСЮ4]

[СоСЮ 4] в д с +ОЕГ, (14)
вдс

(15)
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В данной схеме стадии (12) и (15), определяющие
скорость процесса, являются электрохимически-
ми. За счет стадий (9) и 10), приводящих к образо-
ванию поверхностных гидроксокомплексов, об-
легчается переход кобальта в пассивное состоя-
ние. Скорость процесса определяется скоростью
лимитирующих стадий:

i, = U + h, (16)

где /г4, /с7 - константы скоростей, б,, 6 2 - степени
заполнения поверхности [СоОН].1ДС и [СоСЮ4]адс

соответственно. Схеме II соответствует следую-
щее кинетическое уравнение:

ia ={jfc4tf,exp [ (1 + a) FE/RT) +

Константы анодного растворения кобальта
в 0.1 М NaC104 рассчитаны по кинетическому
уравнению (8):

рН а Кх кг, А/см2 К4 к5,А/см2

2 0.3 0.50 1.13 х Ю-3 10 7.92 х Ю " 3

3 0.3 0.50 2.70 х10~3 10 5.40 х 10~3

4 0.3 0.50 3.52 хЮ~5 10 6.86 х Ш " 3

6 0.5 0.50 4.39 х Ю-6 10 5.99 х10" 3

(17) 8 0.5 0.50 8.79 х 10~6 10 4.36 х 10~3

9.5 0.4 1.22 X 10~5 8.24 х 10"7 2.72 X 10~2 9.74 X 10"3

Константы анодного растворения кобальта
в 0.1 М NaClO4 рассчитаны по кинетическому
уравнению (18):

рН a Kl k4, А/см2 К6 &7,А/см2

+ к1К1К6Сао;С- х

(18)

/RT) +

(FE/RT)},

где К} и Кв - константы равновесия обратимых

стадий процесса, С - молярная концентрация

ОН~-ионов.

При рН 2.0 - 8.0 действует механизм, обозна-
ченный схемой I. При рН > 9.5 на поляризацион-
ной кривой выделяются два отрезка с разными
тафелевыми наклонами (рис. 1). На первом от-
резке Ея = -0.05 - 0.05 В действует схема II, на вто-
ром (E,d = 0.05 - 0.2 В) - схема I. Единственное раз-
личие состоит в том, что в стадии (3) не принима-
ют участия ионы гидроксония, концентрация
которых в щелочных растворах ничтожна.

Дальнейшая задача состояла в подборе кон-
стант К1, К4, Кь, k2, к5, /с4 и /с7 в кинетических урав-
нениях (8) и (18) с учетом того, что при постоян-
ном рН, но значительном изменении потенциала
тоже может происходить смена механизмов.
В расчетах исходили из предположения, что ме-
таллам семейства железа должны быть свойст-
венны общие особенности анодного растворения.
На основании этого в качестве первого прибли-
жения выбраны значения констант, определен-
ные Лоренцом для железа [14]. Были приняты
a = 0.5; Кх = 0.5; К4 - К6 = 10, С с ю_ = 0.1 М, причем

делалось это так, чтобы рассчитанная по одному
из кинетических уравнений кривая совпадала с экс-
периментальной поляризационной кривой. Из на-
бора констант выбирали те, которые имели наи-
меньшее среднее квадратичное отклонение. Полу-
ченные результаты представлены ниже и на рис. 3.

9.5 0.4 1.04 х 10~3 3.41 х 10~5 6.95 X 10~3 1.74 X 10" 5

В области рН 2.0 - 8.0 константы равновесных
стадий Кх и КА (схема I) не изменяются. Константы
лимитирующих стадий меняются в следующем по-
рядке: к2 увеличивается в 2.39 раза в области рН
от 2 до 3 и уменьшается в 76.7 раза в области рН
от 3 до 4, а в растворах, близких к нейтральным,
она достигает минимума; в тех же пределах рН
константа к5 практически не изменяется. Соответ-
ствие экспериментальных и рассчитанных поляри-
зационных кривых представлено на рис. 3.

Поскольку т . > 0, скорость анодного процес-
ОН

са увеличивается с повышением концентрации
ОНг-ионов в электролите и к2 возрастает в области
рН 2.0 - 3.0. Кроме того, эта константа в 5.0 х 10б

и 1.2 х 107 раза больше (при рН 2 и 3 соответствен-
но), чем константа гидролиза комплекса СоОН+

(Кгтр = 2.24 х 10~~10, [12]), который, следовательно,
при таких рН неустойчив в объеме раствора. В ин-
тервале рН 3-8 величина т < 0 и константа к2

уменьшается.
В интервале рН 2 - 6 объемный комплекс

СоОН4 не существует, поэтому адсорбционный
комплекс [СоОН]адс, который в лимитирующей
стадии переходит в раствор, подвергается дальней-
шему распаду с образованием гидратированных
ионов кобальта (II). Сравнительно небольшое зна-
чение к2 при рН 6 обусловлено, видимо, тем, что
образующийся на стадии (1) промежуточный по-
верхностный комплекс [СоОН]адс может подвер-
гаться дальнейшему окислению, которое проте-
кает параллельно стадии (2). С другой стороны,
можно считать, что при переходе от рН 6 к более
щелочным растворам происходит смена меха-
низмов.

Малость изменений к5 может быть связана
с тем, что скоростьопределяющая стадия (5)
обусловливает возникновение предельного тока
при высоких Ел.
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Расчет поляризационной кривой для рН 9.5
выполнен с использованием схем I и П. Из резуль-
татов видно, что константы равновесных стадий К],
КА и К6 зависят от рН среды, но при этом остаются
больше, чем константы лимитирующих стадий.
Константы /с2 и к4 описывают одинаковые стадии
в обеих схемах - (2) и (12) соответственно.
На первом отрезке поляризационной кривой они
больше, чем на втором, и это объясняет причину
того, что при рН > б облегчен переход кобальта в
пассивное состояние, связанный с накоплением на
его поверхности кислородсодержащих соединений.
Поскольку к4 > к2, разрушение [СоОН]адс на пер-
вом участке кривой происходит медленнее, что
приводит к накоплению его на поверхности элект-
рода. Одновременно на.поверхности по реакции
(10) образуется адсорбционный комплекс
[Со(ОН)2]адс. Поэтому переход кобальта в раствор
в виде СоОН+ происходит по двум реакциям: (11)
и (12). Константы к2 и к4 уменьшаются и, как и в
предыдущем случае, превышают Кгтр СоОН+ и
Со(ОН)2 (для Со(ОН)2 КГ1щр = 1.58 х 10~19 [12]).

В кислой и почти нейтральной области по-
верхностные комплексы кобальта подвергаются
распаду, образуя в растворе гидратированные
ионы кобальта(П), а в щелочной среде этот пере-
ход протекает медленнее и с образованием гидр-
оксокомплексов кобальта(П). Константа скоро-
сти лимитирующей стадии в щелочных растворах
меньше, так как объемные гидроксокомплексы
кобальта(П) далее не диссоциируют.

Таким образом, из расчетов следует, что кон-
станта /<2 линейно зависит от рН:

Ig/c2 = a + ЬрИ,

где а = -2.1; Ь = -0.48.

Величина £7 меньше, чем к5. Причина этого,
возможно, в том, что стадия (15) в схеме II опре-
деляет переход с первого отрезка поляризацион-
ной кривой ко второму. Подобно кислым средам
стадия (5) (схема I) определяет предельный ток,
который не зависит от рН, поэтому и величина к5

изменяется незначительно.

Константы к$ и £7 соответствуют лимитирую-
щим стадиям (5) и (15) перехода адсорбционных
смешанно-лигандных комплексов кобальта и
комплексов с перхлорат-ионами в раствор. По-
скольку k-j < k5, можно предположить, что
[СоОНСЮ4]адс менее устойчив, чем [СоС1О4]адс,
тем более, что кобальт в них имеет разную сте-
пень окисления.

Таким образом, по предложенным схемам на
основании рассчитанных констант можно в пер-
вом приближении оценить связь между комплек-
сообразованием на поверхности и в объеме и осо-
бенностями анодного растворения кобальта в
перхлоратных растворах.

ВЫВОДЫ

1. Исследовано анодное растворение кобальта
в перхлоратных растворах в интервале рН 1.7 - 9.5.
При переходе от кислых сред к щелочным меха-
низм растворения меняется, что обусловлено раз-
ным составом промежуточных поверхностных
соединений.

2. Предложены схемы анодного растворения
кобальта, подразумевающие наличие параллель-
ных лимитирующих стадий. На основании схем
рассчитаны константы кинетических уравнений,
изменяющиеся в зависимости от рН среды в со-
гласии с изменением порядка реакции по гидр-
оксид-ионам.
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