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ПРЕДИСЛОВИЕ

Многообразие процессов, используемых 
в цветной металлургии, и быстрый научно-технический 
прогресс в этой отрасли обусловили необходимость уси
ления теоретической подготовки инженера-металлурга 
по цветным металлам.

Два теоретических курса учебного плана: «Теория 
пирометаллургических процессов» и «Теория гндроме- 
таллургических процессов» должны явиться основными 
базовыми дисциплинами для подготовки металлурга 
широкого профиля по цветным металлам.

Д о недавнего времени содержание курса «Теория ме
таллургических процессов» ограничивалось рассмотре
нием теории пиропроцессов. Между тем в последние два 
десятилетия резко возросла роль гидрометаллургии в 
современном производстве цветных, благородных и ред
ких металлов, получили широкое использование новые 
эффективные ионообменные и экстракционные методы 
выделения и разделения металлов, автоклавные процес
сы и др. Все это вызвало необходимость дополнительно
го введения в учебные планы курса «Теория гидрометал
лургических процессов».

Учебные руководства, соответствующие программе 
курса «Теория гидрометаллургических процессов», в со
ветской и зарубежной литературе отсутствуют. Вышед
шая в 1949 г. книга И. Н. Плаксина и Д . М. Юхтанова 
«Гидрометаллургия» явилась для своего времени цен
ным обобщением данных по теории и практике гидроме
таллургии. Однако, естественно, как в теоретической, так 
и прикладной части она не отражает современного уров
ня. Некоторые аспекты теории гидрометаллургии содер
жатся в книге «Основы металлургии» т. 1, часть I, 
1961 г. (раздел «Гидрометаллургия», авторы Л . Л . Роти- 
нян и В. Л . Хейфец), а также в учебном руководстве по 
теории металлургических процессов А. Д . Погорелого 
(«М еталлургия», 1971). Ближе подходит к характеру и 
задачам курса вышедшая в Англии в 1966 г. монография 
А. Р. Баркина «Химия гидрометаллургических процес
сов», в которой, однако, мало освещены вопросы теории 
экстракционных и ионообменных процессов и отсутству
ет рассмотрение процессов кристаллизации, осаждения
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МалОрастворимых соединений и цементации. Следует 
упомянуть также вышедшую в 1970 г. в С Ш А моногра
фию Ф. Хабаши «Принципы экстрактивной металлур
гии», т. 2 «Гидрометаллургия»*). В этой книге, содер
жащей большой фактический материал и ценную библио
графию, вопросы теории освещаются в недостаточной 
степени.

Данное учебное пособие написано авторами на осно
ве опыта преподавания курса «Теория гидрометаллурги
ческих процессов» в Московском институте стали и спла
вов для специальностей «металлургия цветных метал
лов » и «автоматизация производства цветных и редких 
металлов». Курс базируется на изученных студентами 
дисциплинах, в первую очередь химии и физической хи
мии. Однако мы считали полезным предпослать основ
ным разделам главу «Необходимые сведения из термо
динамики растворов электролитов», в которой сжато из
ложены основные положения, в частности представления
о химическом потенциале, активности и др. Содержа
щийся в этой главе материал в лекционном курсе не чи
тается.

Следует отметить, что некоторые вопросы теории гид
рометаллургии, в особенности кинетика и механизм раз
личных процессов выщелачивания, недостаточно разра
ботаны, проведенные ранее экспериментальные исследо
вания кинетики выщелачивания окислов, сульфидов и 
других соединений во многих случаях имеют недостатки 
методического характера. Это ограничивало выбор при
меров, рассмотренных в гл. V.

Одной из важных задач курса авторы считают облег
чение перехода к практическому приложению термоди
намики и кинетики для рассмотрения конкретных про
цессов. В книге рассматриваются пути использования 
основных физико-химических закономерностей в различ
ных случаях, методика подхода к исследованию и обра
ботке результатов. С этой же целью, как правило, да
ются выводы формул, чтобы читатель имел ясное пред
ставление об исходных предпосылках и возможностях 
использования выведенных уравнений в тех или иных 
случаях.

* В 1975 г. перевод данной книги выпущен издательством 
«Металлургия».
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Авторы пользовались в тексте теми системами еди
ниц, которые пока имеют большее распространение в со
ответствующих областях науки. Д ля  пересчета метриче
ских и внесистемных единиц в единицы Международной 
системы (С И ) следует воспользоваться следующей таб
лицей перевода:

ПЕРЕСЧЕТНЫЕ ЗНАЧЕНИЯ ДЛЯ НЕКОТОРЫХ ЕДИНИЦ  
ИЗМЕРЕНИЙ

Метрические и внесистемные единицы Единицы СИ

Единицы длины

1 микрон (мк) 1 микрометр (мкм) =  
= 10-6 м

1 ангстрем (А ) 10-10 м

Единицы силы

1 килограмм-сила (кгс) 
1 дина (дин)

9,80665 Н 
ю -5 Н

Единицы давления

1 кгс/см2
1 физическая атмосфера (атм) 
1 мм рт. ст.

9806 6,5 Па 
101325 Па 
133,322 Па

Единицы работы и энергии

1 килограмм-сила-м (кгс-м) 
1 кал (термохимическая)
1 электрон-вольт (эВ)

9,80665 Дж 
4,1840 Дж 
1,60207-10-19 Дж

Единицы динамической вязкости

1 пуаз (П ) I 0,1 Па-с

Единицы удельной энтропии

1 кал/(моль-град) | 4,1868 Дж/(моль-К)

Следует также учитывать, что универсальная газо
вая постоянная R =  1,9858 кал/(моль-град) или R =  
=8,3143 Д ж /(м оль-К ) в системе СИ.

Авторы сознают, что в этом первом учебном руковод
стве по теории гидрометаллургических процессов могут
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содержаться некоторые упущения и дискуссионные по
ложения. Все критические замечания будут с благодар
ностью учтены. Авторы глубоко признательны рецензен
там — докт. техн. наук JL В. Звереву и заведующим ка
федрами Красноярского института цветных металлов 
проф. докт. техн. наук Э. Е. Лукашенко и проф. докт. 
техн. наук Г. Н. Шиврину и их коллегам за ценные за
мечания и рекомендации.



ВВЕДЕНИЕ

Металлургические процессы подразделя
ются на пирометаллургические и гидрометаллургические. 
Последние заключаются в извлечении (выщелачивании) 
металлов из руд, концентратов, производственных полу
продуктов и отходов при их обработке водными раство
рами химических реагентов с последующим выделением 
из раствора металла или его химического соединения.

Гидрометаллургические процессы широко использу
ются в производстве ряда металлов: цинка, золота и пла
тиновых металлов, меди, никеля и кобальта, алюминия 
(получение глинозема), урана, вольфрама, молибдена, 
тантала и ниобия, ванадия, бериллия, редкоземельных 
и многих других редких металлов.

В последние десятилетия сильно расширилась сфера 
использования гидрометаллургических процессов. Это 
вызвано рядом их преимуществ:

1. Применение гидрометаллургических процессов 
обеспечивает избирательное извлечение металлов из бед
ных и труднообогатимых руд с минимальными затрата
ми реагентов в простой аппаратуре при низких темпера
турах (примером может служить извлечение золота в 
цианистые растворы, урана из урановых руд в сернокис
лые или содовые растворы, меди из руд в сернокислые 
растворы). В некоторых случаях возможно непосредст
венное извлечение металлов в раствор из рудного тела 
(например, подземное выщелачивание меди и урана из 
руд). Поскольку богатые руды постепенно вырабатыва
ются и в эксплуатацию вводятся все более бедные и 
сложные руды, значение гидрометаллургии возрастает. 
Д ля  бедных и труднообогатимых руд высокое извлечение 
металла из рулы в концентрат во многих случаях может 
быть достигнуто только сочетанием физических методов 
обогащения (флотации, гравитации и др.) с гидрометал
лургическими операциями, в результате которых получа
ют «химический концентрат».

2. При использовании гидрометаллургических про
цессов обеспечивается комплексная переработка сырья 
с высоким извлечением всех ценных составляющих. При
мером может служить попутное извлечение кадмия, ин
дия, таллия в производстве цинка, галлия при произвол-



стве глинозема, молибдена при переработке вольфрамо
вых концентратов и др.

3. Экономическая эффективность гидропроцессов 
возросла в связи с разработкой и широким внедрением 
сорбционных и экстракционных методов извлечения, 
концентрирования и разделения металлов, бесфильтра- 
ционных схем, автоклавного окислительного выщелачи
вания и др.

4. Замена пирометаллургических процессов «мокры
ми» резко сокращает загрязнение атмосферы вредными 
сбросами, создает лучшие условия труда (меньше пыле- 
ние, ниже температура в производственных помеще
ниях).

Рассмотрим кратко типичные гидрометаллургические 
схемы производства некоторых металлов или их соеди
нений из рудного сырья (руд, концентратов).

Схема 1 (рис. 1). Бокситовую руду после дробления 
и измельчения обрабатывают в автоклаве при 225° С рас
твором щелочи. После сгущения и контрольной фильтра
ции из алюминатного раствора в результате гидролиза 
выделяют гидроокись алюминия. Последнюю прокалива
ют для получения А120 3. Маточные растворы возвраща
ют в цикл выщелачивания.

Схема 2 (рис. 2 ). Сульфидный цинковый концентрат 
обжигают. Полученный огарок, содержащий окись цин
ка, выщелачивают серной кислотой. Из сернокислого 
раствора после его очистки от примесей меди, кадмия, 
кобальта, хлора и других элементов электролизом вы
деляют цинк.

Схема 3 (рис. 3 ). Золотосодержащая кварцевая руда 
после дробления и тонкого измельчения поступает на 
«цианирование» (выщелачивание растворами цианида 
натрия). После сгущения и фильтрации из раствора 
осаждают цементацией цинковой пылью золото и сереб
ро, которые затем направляют на аффинаж.

Схема 4 (рис. 4 ). Сульфидный N i— Со— Си концен
трат поступает на окислительное выщелачивание в авто
клав. После кипячения раствор отделяется от осадка 
сульфида меди. Ж елезо выделяется из раствора в ре
зультате окисления воздухом и гидролиза. Из раствора, 
очищенного от примесей меди и железа, осаждают вос
становлением водородом порошок никеля. Затем из рас
твора, содержащего кобальт и оставшийся никель, серо-
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Рис. 1. Принципиальная схема производства окиси алюминия (глинозема) 
из бокситовой руды по способу Байера
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Рис. 3. Схема извлечения золота и серебра из руды
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водородом выделяют сульфидный N i— Со концентрат. 
Последний растворяют в серной кислоте и кобальт отде
ляют от никеля окислением до Со3+ с одновременным об
разованием высокопрочного аммиачного комплекса. За
тем из раствора осаждают водородом порошок кобальта.

Схема 5 (рис. 5 ). Танталитовый концентрат1, измель
ченный до ~0 ,07  мм, растворяют в смеси плавиковой и 
серной кислот. После фильтрации раствор поступает на 
экстракционное извлечение тантала и ниобия органиче
ской жидкостью —  трибутилфосфатом. В водном раство
ре остаются сопутствующие элементы и примеси. Из экс
тракта обработкой водой реэкстрагируют ниобий, а за
тем раствором фторида аммония —  тантал.

Схема 6 (рис. 6 ). Урановую руду, содержащую U30 8, 
UO 2, после дробления и измельчения выщелачивают раз
бавленными растворами серной кислоты с добавкой окис
лителя —  пиролюзита. Из пульпы уран извлекают сорб
цией на ионообменных смолах. После десорбции со смо
лы раствором H N O 3 + N H 4NO 3 из раствора аммиаком 
осаждают диуранат аммония. Прокаливанием последне
го получают U 308.

В приведенных выше схемах можно выделить следу
ющие стадии (или операции):

1. Подготовка рудного материала к выщелачиванию. 
К этим операциям относятся: а) механическая обработ
ка рудного материала (дробление, измельчение) с целью 
раскрытия ценных минералов и создания большой удель
ной поверхности выщелачиваемой твердой фазы; б) из
менение химического состава исходного материала с 
целью перевода малорастворимых соединений (минера
лов) в растворимые соединения. Последние операции 
называют разложением или вскрытием рудного материа
ла. К  ним относятся: окислительный обжиг сульфидного 
сырья (перевод сульфидов в окислы); сульфатизирую- 
щий и хлорирующий обжиг; восстановительный обжиг; 
спекание (или сплавление) с солями или щелочными ре
агентами (содой, известью, хлоридами, сульфатами, фто- 
росиликатом калия и др.). Среди химических подгото
вительных операций превалируют пирометаллургические

1 Минерал танталит (Fe, Мп) (Та, Nb^Oe содержит 82—86% 
21 (Та, Nb)20 5, преобладает тантал В концентратах 2 (Та, NbbOs 
равна 55—60%.



процессы, основы которых рассматриваются в теории пи- 
рометаллургических процессов. Однако в некоторых слу
чаях разложение осуществляется гидрометаллургичес
ким способом. Примером может служить разложение 
шеелита (C aW 0 4 ) соляной кислотой с получением осадка 
вольфрамовой кислоты, которую затем растворяют в ам
миачной воде или растворе щелочи.

2. Выщелачивание —  перевод металла из рудного ма
териала (или продукта, полученного в результате подго
товительных операций) в водный раствор.

3. Разделение твердой и жидкой фаз (операции сгу- 
, щсния, фильтрации и промывки твердой фазы).

4. Подготовка растворов к выделению из них чистых 
соединений или металлов. Стадия включает: операции 
очистки растворов от примесей различными методами 
(осаждение малорастворимых соединений, удаление при
месей сорбцией с помощью ионообменных смол, экстрак
цией); концентрирование раствора по извлекаемому 
компоненту выпаркой, ионным обменом или экстракцией 
органическими растворителями.

5. Выделение из растворов чистых соединений или 
металлов методами кристаллизации или осаждения ма
лорастворимых соединений, восстановления газообраз
ными реагентами, цементацией или электролизом.

В настоящее время цветная металлургия производит 
около 70 металлов. Различие в свойствах металлов, ти
пах сырья обусловливает разнообразие методов, исполь
зуемых для их получения. Это усиливает важность изу
чения общих теоретических основ производства метал
л о в —  теории металлургических процессор,. Опираясь на 
общие закономерности и принципы, можно легко разоб
раться в частной технологической схеме производства 
любого металла.

Теория любого процесса, в основе которого лежат хи
мические взаимодействия, должна включать рассмотре
ние двух аспектов:

1) термодинамических характеристик процесса, поз
воляющих определить условия (температуру, давление 
и концентрации реагентов в растворах), при которых воз
можно его осуществление, рассчитать тепловой баланс 
процесса и максимальные извлечения при данном расхо
де реагента по значениям констант равновесия реакций;

2) кинетики и механизма процесса. Как известно,
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термодинамическая возможность протекания реакции — 
необходимое, но недостаточное условие для ее использо
вания в технологии. Второе условие —  приемлемая для 
практики скорость процесса. Вследствие этого важней
шее значение в особенности для гидропроцессов, проте
кающих при относительно низких температурах, приоб
ретают кинетические характеристики процесса, меха
низм его протекания, лимитирующие скорость стадии.

По совокупности термодинамических и кинетических 
данных можно определить научно обоснованные режимы 
проведения технологических операций, правильно вы
брать типы аппаратов и провести их расчет.

Знание термодинамических и кинетических характе
ристик важно также для создания математических моде
лей технологических процессов, используемых при раз
работке схем автоматического управления.



Р А З Д Е Л

ОСНОВЫ ПРОЦЕССОВ 
ВЫ Щ ЕЛАЧИВАНИЯ

Г л а в а  I  Н ЕОБХОДИМ Ы Е СВЕДЕН И Я
ИЗ ТЕ РМ О Д И Н А М И К И  РАС ТВ О РО В  
Э Л Е К Т РО Л И ТО В  [1, 2]

§ 1. Определение понятия «раствор».
Концентрация

Наиболее кратко раствор может быть оп
ределен как фаза переменного состава. Раствор пред
ставляет собой гомогенную смесь молекул, атомов, ионов 
нескольких веществ. Гомогенность этой смеси сохраня
ется при произвольном изменении состава в пределах, 
определяемых взаимной растворимостью компонентов 
смеси.

Компоненты, образующие раствор, растворены друг 
в друге. Однако обычно один из компонентов называют 
растворителем, остальные —  растворенными веществами. 
Как правило, растворителем называют компонент, со
храняющий свое агрегатное состояние при образовании 
раствора, или (при одинаковом агрегатном состоянии 
веществ) тот компонент, концентрация которого боль
ше, чем концентрации других.

Свойства раствора в значительной степени определя
ются количественным соотношением или концентрацией 
компонентов.

При теоретическом изучении наиболее удобно выра
жать концентрацию раствора в молярных (мольных) 
долях:

где —  молярная доля компонента t; 
nt —  число молей компонента t;
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2n(- —  сумма чисел молей всех компонентов рас
твора.

Очевидно, сумма молярных долей всех компонентов 
раствора равна единице.

Довольно часто концентрацию растворов выражают 
числом молей компонента Сг- в единице объема раствора 
(мольно-объемная концентрация):

где V —  объем раствора.
В том случае, когда единицей объема раствора явля

ется литр, мольно-объемную концентрацию называют 
молярностью.

Из-за термического расширения мольно-объемная 
концентрация зависит от температуры. От этого недос
татка свободна мольно-весовая концентрация, например 
моляльность trii —  число молей растворенного мещества 
в 1000 г растворителя.

М ежду молярной долей, моляльностью и моляр
ностью бинарных (двухкомпонентных) растворов суще
ствуют простые соотношения (табл. 1)

Т А Б Л И Ц А  1

СВЯЗЬ МЕЖДУ КОНЦЕНТРАЦИЯМИ, ВЫРАЖЕННЫМИ  
РАЗЛИЧНЫМИ СПОСОБАМИ

N , тг Ct

n 2 N s
M im 2 M  , C 2

Ш О О + Л ^ та lOOOp— C2(M 2— M x)

m ,
100(W2

m2
1000C2

M ! ( l - W 2) lOOOp— C2M 2

С 2
100(W2 p 1000m2p

C2
1000+m 2M 2

П р и м е ч а н и е .  пъ, Сг, Мд — соответственно молярная доля, мо- 
ляльность, мол яркость н молекулярная масса растворенного вещества; 
M i— молекулярная масса растворителя; р — плотность раствора, г/см3.
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В сильно разбавленных растворах концентрации, вы
раженные любым способом, пропорциональны между 
собой: при N 2, т2 и С2, близких к нулю:

N  ' (1.3)1000 ЮООр v
Другие способы выражения концентрации —  в массо

вых или объемных процентах, граммах на литр раствора, 
граммах на 100 г растворителя и т. д., довольно часто 
используемые при описании технологии, при теоретиче
ском изучении растворов не употребляются.

§ 2. Химический потенциал

=8=

Условие протекания любого самопроизвольного про
цесса в системе —  уменьшение изобарно-изотермическо
го потенциала (энергии 
Гиббса) системы.

Например, если про
исходит растворение ве
щества А в жидкости В, 
то до тех пор, пока рас
твор остается ненасыщен- ^  
ным, растворение сопро
вождается уменьшением 
энергии Гиббса системы и 
протекает самопроизволь
но. Растворение заканчи- _ 
вается, т. е. раствор ста
новится насыщенным, ко
гда изменение энергии 
Гиббса при переходе ве
щества А в раствор делается равным нулю.

Этот процесс перехода вещества в раствор, сопро
вождающийся уменьшением энергии Гиббса, можно 
сравнить с перетеканием жидкости из сосуда А в сосуд В 
(рис. 7), сопровождающимся уменьшением запаса по
тенциальной энергии системы.

Тенденция жидкости к переходу из сосуда А  в сосуд 
В характеризуется величиной работы, совершаемой при 
таком переходе количеством жидкости, равным одной 
единице массы, т. е. разницей удельных потенциальных 
энергий жидкости в сосудах А и В,

Рис. 7. Модель, иллюстрирующая 
тенденцию вещества к переходу 
из одной системы в другую
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Удельная потенциальная энергия жидкости в сосуде 
равна изменению потенциальной энергии при изменении 
количества жидкости на одну единицу массы при посто
янном уровне жидкости в сосуде:

где ер—  удельная потенциальная энергия;
Е р —  потенциальная энергия жидкости; 
т —  масса жидкости; 
h —  высота уровня жидкости.

Поскольку потенциальная энергия равна произведе
нию массы на высоту и ускорение свободного падения, 
очевидно, удельная потенциальная энергия жидкости 
пропорциональна высоте ее уровня:

ePl A ) ~ hA’ ep (B )~ hB-

Высота уровня жидкости (а следовательно, и удельная 
потенциальная энергия) равна сумме двух слагаемых:

1) зависящего не от количества жидкости в сосуде, а 
от положения дна сосуда (h°A, h°B);

2) зависящего от количества жидкости в сосуде ( т ) ,  
сечения сосуда (s ), его формы и т. д. ( h'A, h 'B) :

В химической термодинамике роль, аналогичную 
удельной потенциальной энергии в приведенном приме
ре, играет х и м и ч е с к и й  п о т е н ц и а л .

Химический потенциал вещества i в какой-либо 
фазе равен приросту энергии Гиббса этой фазы при уве
личении количества этого вещества в фазе на 1 моль при 
сохранении неизменных температуры, давления и кон
центрации всех других компонентов фазы, т. е.

Д ля  системы из k компонентов изменение энергии 
Гиббса

(1-4)

h =  h° + h r (m ,s ,...), 

ep =  e°p +  e’p (m ,s ,...).

(1.5)

(1.6)

(1.7)

dG =  2  ц, dti[ =  |ix dnx +  р2 dn2 -|------- f- dtik. (1.8)

24



Интегрирование этого уравнения дает 

t G =  n1« 1 +  Ha«sH-------h Н-* nk- (1.9)
Таким образом, энергия Гиббса для раствора равна 

сумме произведений химических потенциалов компонен
тов на количество молей каждого из них.

Величина химического потенциала компонента опре
деляется природой самого компонента и фазы, а также 
температурой, давлением, концентрацией компонента i 
и концентрациями других компонентов, поскольку ком
поненты, входящие в состав фазы, взаимодействуют 
между собой.

Как будет показано ниже, химический потенциал, по
добно удельной потенциальной энергии, можно пред
ставить как сумму двух слагаемых:

h  =  К  (7\ Р) +  К  [т> Р. «1 > п2’ ■■■ > «л ). (П О )

причем первое слагаемое jxJ определяется свойствами 
фазы и самого компонента и не зависит от состава 
фазы.

Сопоставление значений химического потенциала од
ного и того же компонента в различных фазах позволяет 
сделать вывод о тенденции к переходу этого компонента 
из одной фазы в другую.

Например, если химический потенциал вещества в 
кристаллическом состоянии больше, чем химический по
тенциал этого вещества в растворе, то вещество будет 
переходить в раствор; растворение закончится, когда 
химический потенциал растворенного вещества сравня
ется с химическим потенциалом кристаллов.

§ 3. Термодинамические свойства 
идеальных растворов

Идеальным называют раствор, в котором отсутству
ет взаимодействие между компонентами, а также между 
молекулами (атомами, ионами) одного и того же ком
понента.

Химический потенциал компонента идеального рас
твора, таким образом, не зависит от концентраций дру
гих компонентов.

Поведение компонента в таком растворе должно 
быть таким же, как поведение одного из компонентов
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смеси идеальных Газов, состоящей из молекул компонен
тов раствора, равномерно распределенных в объеме, 
равном объему раствора.

Сходство идеального раствора со смесью идеальных 
газов позволяет легко найти выражение для химического 
потенциала компонентов идеального раствора.

Из определения химического потенциала следует, что 
он равен энергии Гиббса 1 моля вещества при заданных 
параметрах раствора.

Определим химический потенциал компонента в 
растворе, рассматривая его как компонент газовой смеси 
и используя зависимости, характерные для идеальных 
газов.

Энергия Гиббса 1 моля вещества в газообразном со
стоянии

G =  H — T S  =  U  +  p V — TS , (1.11)

где U — внутренняя энергия;
Т  —  температура; 
р —  давление;
V — объем 1 моля;
S —  энтропия.

В системе, имеющей постоянные объем и температу
ру, изменение количества вещества приводит к измене
нию давления п не сопровождается изменением внутрен
ней энергии и энтропии 1 моля вещества, так как не 
происходит поглощения или выделения тепла и не со
вершается работа.

Поэтому

dG =  Vdp; 

из уравнения Клапейрона

V =  — ; dG =  R T —  ;
Р Р

после интегрирования получим

G —  G0 =  R T \ n p —  R T \ n Po

и

G =  (G0 —  R T  In p0) +  R T  In p, (1.12)

где G0 — энергия Гиббса системы при давлении Ро-
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Учитывая, что парциальное давление компонента в 
смеси пропорционально его молярной доле, получим

G. =  (GU— R T  l n p j  +  R T \ n p ^ N lt 

Gi =  (Gi0 +  R T  ln —  R T  In p.J +  R T  In N ., (1.13)

Д ля сильно разбавленных растворов, когда Л^->О, 
концентрации, выраженные различными способами, про
порциональны между собой, поэтому

В этих выражениях |х̂ , и —  стандартные хими
ческие потенциалы компонента i в растворе при данной 
температуре, величина которых зависит от способа вы
ражения концентрации.

Рассмотрим некоторые примеры использования выра
жений для химических потенциалов.

Растворимость твердых тел

Химический потенциал твердого тела при умеренных давлениях 
зависит только от температуры; обозначим его jiTB. Вещество пере
ходит в раствор в том случае, если его потенциал в твердом состоя
нии больше, чем потенциал в растворе Цраств! равновесие (насыще
ние раствора) достигается при равенстве потенциалов:

где рх  —  общее давление. 

Таким образом:

цг =  nJ +  Я Г  In N r ' (1.14)

My =  Ф,- +  ln Ci> 

=  ф! +  R T  In тс.

(1.15)

(1.16)

Итв Мраств In A Hac ,

. . T̂B "̂ раств
*п ^нас =  TZTp,'нас —

откуда
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Распределение вещества между двумя несмешивающимися жидко
стями

Условие равновесия при распределении вещества между жидко
стями 1—2:

+  R T  1п Л', =  ^2 +  R T  In N2,

,  A'i ^2— 1̂ 
In —  =

N2 RT  

и отношение равновесных концентраций

\ (  М2 — I'l \

7  =  е х р Н Н ‘  ( I 1 7 )

Давление газа над его раствором

Поскольку химический потенциал газа определяется выражением

И г а з =  М г а з + ^ Г 1 п Р - 

условие равновесия

Мгаз +  Я Г  In р =  |х°аств +  RT  In N .

Поэтому
о о

Р  Трасте И̂ газ

]П Т  = ------ RT *

Р (
т = ехЛ ~

раств " Iхгаз

R T

или р =  К\- N , 

где

I Трасте г̂аз \
К Г =  еХр ( -------^ ------- )■  О-18)

Это уравнение выражает закон Генри- парциальное давление рас
творенного газа пропорционально его молярной доле. Величина /Ср 
называется коэффициентом Генри.

Давление пара компонентов идеального раствора

Давление насыщенного пара над чистым компонентом (т. е. над 
раствором с W = l )  определяется выражением

Мрасти Мгаз +  RT 1р Рп
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а над раствором с молярной долей этого компонента N  

Мраств + R T  !п w  =  Ц°аз +  R T \ n p ,

откуда

Мгаз +  R T  1п Рнас +  R T  1п N  =  Мгаз +  R T  1п Р>

lnpHac + lnW= 1пр,
Р ~  Рнас N. (1.19)

,  (  Мраств Iхгаз 1
Поскольку рнас = ехр  ^------- — --------J, это уравнение выра

жает закон Генри для давления пара растворенного вещества.
В применении к давлению пара растворителя это же уравнение 

соответствует закону Рауля:

ОрЯг Р
— ----— =■ (1 — ЛГх) == ЛГ2, (1.20)

Рнас

где N  — молярная доля растворителя;
N2— молярная доля растворенного вещества,

т. е. относительное понижение парциального давления пара раствори
теля равно молярной доле растворенного вещества (второго компо
нента ).

Поскольку уравнение

P i Р ц нас)

описывает давление пара и растворителя и растворенных веществ, 
оно носит название объединенного закона Рауля— Генрн

Равновесие химической реакции

Пусть в растворе протекает реакция 

А + В  =  2С +  D.

Очевидно, превращение исходных веществ А  и В в продукты ре
акции С и D будет продолжаться до тех пор, пока суммы химиче
ских потенциалов исходных веществ н продуктов реакции не станут 
одинаковыми. Таким образом, условие равновесия

+  Мв =  21 хс  +  V-D

или

11°А + R T  In Na  +  Y°B + R T  \uNB =  2 (|i° + Я Г  ln N c )  +

"I- Мл "Ь R T In N D\
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К 4  +  M b  —  2 ^ с  — V ° d ^ r t  l n

( 1.21)

Так как n l = G l (Gl — энергия Гиббса образования 1 моля 
вещества t), то для рассмотренной реакции

+  V-b  —  2Цс —  V°d  —  —  Л 0 °-

AG° =  — R T  ln К - ( 1. 22)

§ 4. Реальные растворы. Активность

Допущение об отсутствии взаимодействия между мо
лекулами (атомами, ионами) компонентов раствора вы
полняется крайне редко только в растворах, образован
ных очень близкими по химическим свойствам вещест
вами, например одинаковыми соединениями изотопов, 
оптическими изомерами, близко расположенными в го
мологическом ряду углеводородами и их производными 
(гексан —  октан, дибромпропан —  дибромэтан, бензол— 
толуол) и некоторыми другими веществами.

Такие растворы называют совершенными идеальны
ми; химический потенциал любого компонента совершен
ного идеального раствора линейно зависит от логарифма 
молярной доли, II закон Рауля —  Генри выполняется при 
любых соотношениях компонентов.

В большинстве реальных растворов закон Рауля —  
Генри сохраняет силу только при очень малых концент
рациях растворенных веществ; такие растворы называют 
и д е а л ь н ы м и  р а з б а в л е н н ы м и .

В разбавленном растворе (молярная доля раствори
теля близка к единице, молярные доли растворенных 
веществ —  к нулю) молекулы растворенных веществ от
делены друг от друга большим числом молекул раство
рителя. Поэтому в таком растворе имеет место взаимо
действие только между растворенным веществом и
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растворителем, но не между молекулами растворенных 
веществ.

Изменение энергии Гиббса 1 моля растворенного ве
щества, обусловленное взаимодействием его с раствори
телем, не зависит вследствие этого от концентрации рас
твора и входит в величину стандартного химического 
потенциала.

У  идеальных разбавленных растворов до*определен
ной концентрации соблюдается линейная зависимость 
химического потенциала растворенного вещества от 
концентрации:

Однако стандартные потенциалы ц°\ ср" и “ф" в дан
ном случае являются экстраполированными величинами, 
имеющими смысл химического потенциала растворенно
го вещества при Л ^ =  1, т * = 1  или C t=  1 при условии, 
что растворы сохраняют свойства идеальных разбав
ленных.

Значение химического потенциала при совсем
не равно химическому потенциалу чистого растворенного 
вещества (так как включает взаимодействие с раствори
телем) и зависит от растворителя.

При ограниченной растворимости экстраполирован
ное значение стандартного потенциала растворенного 
вещества является дважды гипотетическим, так как 
растворы с Л/ j »  1, n i i =  1 или C j = l  могут вообще не 
существовать.

Что касается растворителя, то лишь малая доля его 
молекул вступает во взаимодействие с растворенным ве
ществом, и поэтому стандартный химический потенциал 
растворителя в идеальном разбавленном растворе равен 
стандартному химическому потенциалу чистого раство
рителя.

Характер изменения химического потенциала вещест
ва А, обладающего полной взаимной растворимостью с 
каким-либо веществом В, показан на рис. 8.

При очень малых концентрациях вещества А в рас
творе (In 0) раствор Л в В имеет свойства идеаль

n. =  n ; ' +  / ? n n y v .,  

>*i =  чрГ +  R T  1птг*

Ц,. =  я|>Г +  Я7ЧпС,..

(1.23)

(1.24)

(1.25)
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ного разбавленного и химический потенциал р,л линейно 
зависит от In N A, причем экстраполированное (при 
1п7^а =  0) значение стандартного химического потен
циала р°4' выше стандартного химического потенциала 
чистого вещества А (ц °,) вследствие взаимодействия 
между растворенным веществом и растворителем.

При высоких концентрациях вещества Л (1пУУа~0; 
In N B<giO) образуются идеальные разбавленные раство
ры вещества В в веществе А. В этом случае химический

Рис. 8. Зависимость химического потенциала вещества А  от кон
центрации его в растворе:
I—А — растворенное вещество в идеальном разбавленном растворе;
//— промежуточная область с иеидеальными свойствами;
I I I—А — растворитель, с которым В образует идеальный разбавлен
ный раствор

потенциал р,л также линейно зависит от In N a .  Однако 
поскольку вещество А играет роль растворителя, взаи
модействие его с веществом В, концентрация которого 
очень мала, практически не оказывает влияния на хи
мический потенциал jxa, и стандартный химический по
тенциал равен стандартному потенциалу чистого вещест
ва А.

В промежуточной области, когда N a  и  N b  соизмери
мы, химический потенциал растворенного вещества ни
же, а растворителя —  выше, чем вычисленный по форму
лам (1.14) и (1.23).

Уменьшение химического потенциала растворенного 
вещества по сравнению с расчетным вызвано тем, что по 
мере увеличения концентрации растворенного вещества 
все меньшее число молекул растворителя приходится на
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1 молекулу растворенного вещества и взаимодействие 
между растворенным веществом и растворителем осла
бевает.

Увеличение химического потенциала растворителя 
по мере уменьшения его концентрации (т. е. увеличения 
концентрации растворенного вещества) обусловлено 
возрастающим взаимодействием между растворителем и 
растворенным веществом’  по мере увеличения концент
рации последнего.

Чтобы выразить химический потенциал вещества А в 
промежуточной области, в уравнения (1.23) —  (1-25) не
обходимо ввести поправку, учитывающую отклонение 
растворов от идеальности. Эту поправку вводят в виде 
члена R T  In Ya, содержащего величину уА, называемую 
к о э ф ф и ц и е н т о м  а к т и в н о с т и .

В этом случае потенциал растворенного вещества i 
описывается выражением

Величина коэффициента активности уи входящего в 
это выражение, может быть определена по отклонению 
химического потенциала вещества в реальном растворе 
от рассчитанного в предположении, что раствор идеа
лен:

Поскольку поправка на неидеальность раствора Др,- 
может быть как отрицательной, так и положительной, 
коэффициент активности может иметь значения, мень
шие или большие единицы. Д ля  идеального раствора 
Ар,г =  0 И У г =  1.

Таким образом:

т. е. реальный раствор ведет себя подобно идеальному 
с мольной долей y iN i вместо N i. Величину yN, определя
ющую химический потенциал, называют а к т и в н о 
с т ь ю  вещества в растворе:

= |х; '  +  Д7’ 1п ЛГ( +  Д7Чп т 4. (1.26)

(1.27)

(1.28)

а,- =  y , N i- (1.29)
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При использовании активности вместо концентрации 
выражение для химического потенциала принимает вид

При замене концентрации на активность все уравне
ния, справедливые для идеальных растворов, пригодны и 
для реальных растворов.

Величина коэффициента активности так же, как ве
личина стандартного химического потенциала, зависит 
от способа выражения концентрации:

Поэтому в таблицах коэффициентов активности ука
зывается способ выражения концентрации.

Активность электролитов

Электролитами называют химические соединения, 
растворы которых способны проводить электрический 
ток.

В растворах электролитов независимо от того, на
ложено ли на раствор внешнее электрическое поле или 
нет, присутствуют ионы, образующиеся при диссоциа
ции молекул электролитов.

Силы электростатического взаимодействия между 
ионами медленно убывают с расстоянием, поэтому рас
творы электролитов не являются идеальными даже при 
большом разбавлении.

Если вещество Мв\+ Ам_ при растворении диссоци
ирует на v+ катионов М е+  и V -  анионов А ~  (где « + »  и 
« — »  указывают только знак заряда, но не его величину), 
то химический потенциал этого вещества в растворе ра
вен сумме химических потенциалов ионов:

И,- =  И/ +  R T ln a r (1.30)

=  К  +

Mi = ‘фв/ +  ^ 7’ 1п ТС/Сг>

+  R T  \nym mr

(1.31)

(1.32)

(1.33)

§ 5. Коэффициенты активности 
электролитов и их определение

Ду_ =  v+  Мме+  +  v _  \iA- ,
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или, выражая химические потенциалы ионов через ак
тивности.

!xAfpV ( .4v_  =  v+  (M'Mc-t- +  R T  In аМе+ )  +

~Ь v _  (lx.4— R T ^ ал ~ )•

>Ц,_ =  (V+  ^Ме+ V— ^  ^  П̂О,Ме+ йА - -

(1.34)

Таким образом, химический потенциал электролита 
в растворе можно определить из уравнения

^Mfv+Av_ =  ^Mcv+.4v_  +  R T  In (1-35)

в котором

Р щ , + Л у _  =  V +  Р °М с+  +  V -  И Й - .  ( I - 3 6 ^

«M fv + ^v_ = ^ + « : - -  (i-37 )

Выражая активность ионов через коэффициент ак
тивности и концентрацию (например, при моляльном вы
ражении последней), получим

(1-38)

При диссоциации 1 молекулы M ev + A -_  образуется 
v+ катионов и v_  анионов, поэтому

т М е+  ~  V+ mM?v + Av_ » (1.39)

т А ~  ~  V _  m Mev + Av _  ■ ( I -4 0 )

Экспериментально удается определить активность 
н рассчитать коэффициенты активности лишь небольшо
го числа ионов —  только тех, для которых известны соот
ветствующие ионоселективные электроды (стеклянный 
электрод для измерения активности ионов водорода, 
электрод с мембраной из LaF3 для измерения активно
сти иона фтора и др.) [3 ]. Поэтому в большинстве слу
чаев пользуются средним ионным коэффициентом актив
ности у± :
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(1.41)

Таким образом:

или

(1.42)

Выражение (1.42) может быть использовано либо 
для определения средней ионной активности электролита 
в растворе, либо (после экспериментального определе
ния активности) для расчета среднего коэффициента ак
тивности.

Так, например, средняя ионная активность для раз
личных солей выражается уравнениями

где т —  моляльная концентрация соли.
Следует отметить, что в случае неполной диссоциации 

электролита в растворе, когда

и в растворе, кроме ионов, присутствуют неднссоцииро- 
ванные молекулы M ev+A\__, величина среднего ионного 
коэффициента активности, рассчитанного с помощью 
выражения (1.42) после экспериментального определе
ния активности, зависит и от степени диссоциации.

Методы определения коэффициентов активности

Экспериментальные методы определения коэффици
ентов активности основаны на сопоставлении термоди
намических свойств идеальных и реальных растворов.

m M e+ < V+  m Mev + Av

зе



Различают прямые н косвенные методы определения 
коэффициентов активности. В прямых методах непосред
ственно определяют активность или коэффициент актив
ности вещества по измерению свойств данного раство
ренного вещества: по давлению его паров, по распреде
лению между двумя жидкими фазами, на основании 
поверхностных свойств, по измерению электродвижущих 
сил раствора, по равновесию химических реакций.

В косвенных методах определяемый коэффициент ак
тивности находят расчетом после экспериментального 
определения коэффициентов активности другого компо
нента (обычно растворителя).

Косвенные методы являются наиболее универсаль
ными, так как при их использовании экспериментально 
определяется активность одного и того же вещества 
независимо от того, какие компоненты входят вместе с 
ним в состав раствора. Например, коэффициенты актив
ности всех веществ, растворенных в воде, могут быть 
найдены после экспериментального определения актив
ности воды. Поэтому косвенные методы имеют большее 
значение, чем прямые, по крайней мере, для двухком
понентных растворов.

Д ля  определения коэффициента активности раствори
теля большей частью применяют метод определения дав
ления его пара, понижения температуры замерзания 
(криоскопический метод) или повышения температуры 
кипения (эбулиоскопический метод) растворителя.

Различные методы определения коэффициентов ак
тивности описаны в руководствах по электрохимии рас
творов [4— 6].

§ 6. Расчет коэффициентов 
активности электролитов 
в разбавленных растворах

Как уже отмечалось, растворы электролитов, содер
жащие ионы, далеки по своим свойствам от идеальных 
даже при таких разбавлениях, когда молекулярные 
растворы ведут себя как идеальные.

Различие в поведении молекулярных и ионных рас
творов обусловлено тем, что силы электростатического 
взаимодействия проявляются на значительно больших 
расстояниях, т. е. при значительно меньших концентра
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циях в растворе, чем силы молекулярного взаимодси- 
ствия.

Исходя из этого, можно предположить, что величина 
коэффициента активности, вводимого как поправка на 
неидеальность раствора, определяется главным образом 
электростатическим взаимодействием ионов в растворе.

Энергия Гиббса раствора электролита отличается от 
энергии Гиббса идеального раствора на величину, соот
ветствующую энергии электростатического взаимодей
ствия ионов:

=  < 4  +  С , . ,

где Gi ■— полное значение свободной энергии одного 
вида ионов в реальном растворе;

С0. —  то же, в идеальном растворе;
G9i —  поправка, обусловленная электростатическим 

взаимодействием.

Поскольку щ = ( —  или для единицы объема
'3/Zj 'Р-Т■ п]

раствора

. -  ( ^ Л
\ d C iP .T ,c t '

( dGi_\ =  ■ / ^ Л
[ d C i  fp .T . Cj  [ d C i  Jp.T.C,  \ d C t ) р . т , c l

или

f t - *  +  *»■  m e ; +  ( ! £ )  ,

т. e.

(dGa..\
R T  In y

3G3.
Таким образом, - —- — это энергия, затрачиваемая 

дС[

на перенесение одного моля растворенного вещества из 
идеального в неидеальный раствор (работа против сил 
электростатического взаимодействия ионов), равная 
R T  In у,-.
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Электростатическая теория позволяет определить 
потенциальную энергию взаимодействия ионов и рассчи
тать коэффициент активности.

Точность результатов, полученных при таких расче
тах, определяется упрощениями, принятыми при выводе 
уравнений.

Д ля  растворов с очень низкой концентрацией элект
ролита удовлетворительную точность расчета коэффи
циента активности обеспечивает уравнение Дебая— Гюк- 
келя:

где Ус— коэффициент активности иона t; 
zt—  заряд иона;
е—  заряд электрона (4,803-10~10 эл. ст. ед.У. 
е— диэлектрическая проницаемость растворителя 

(для воды при 25° С е=78.56У. 
k — константя Бпльпмана (1.3805-10~16 эрг-град-1); 
I — ионная сила раствора.

Величину / определяют по формуле

Понятие об ионной силе раствора было введено Л ью 
исом. Эта величина характеризует интенсивность элек
трического поля, действующего на ионы в растворе.

Д ля  водных растворов при 25° С получим уравнения

При выводе уравнения Дебая —  Гюккеля были ис
пользованы следующие предположения и допущения:

1. Каждый ион в растворе окружен ионной атмосфе
рой из ионов противоположного знака. Хотя ионная ат
мосфера состоит из дискретных зарядов, ее можно счи

(1-43)

или

(1.44)

, = t £ ^ c i = t ( c ' * ' + c ^ + "  + c " z ! “ ) -  < L 4 5 )

(1.46)

lgY ±  =  —  0,509z+ г _ У  I . (1-47)
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тать непрерывным полем, плотность заряда которого 
пропорциональна избыточной концентрации ионов, со
ставляющих атмосферу в элементе объема. Плотность 
ионной атмосферы максимальна вблизи иона и умень
шается по мере удаления от него. Плотность ионной ат
мосферы тем больше, а протяженность (радиус) ее тем 
меньше, чем выше концентрация раствора.

2. Диэлектрическая проницаемость жидкой среды 
вблизи иона, от которой зависит электростатическое вза
имодействие между ионами, принята постоянной, равной 
диэлектрической проницаемости растворителя, хотя 
вблизи иона под влиянием его поля дипольный момент 
молекул растворителя изменяется, в связи с чем изменя
ется и диэлектрическая проницаемость.

3. Индивидуальные свойства ионов, их строение, по
ляризуемость, способность к сольватации и даже разме
ры ионов не учитываются.

Принятые допущения делают уравнение справедли
вым лишь для сильно разбавленных растворов: линей
ная зависимость коэффициента активности от корня 
квадратного из ионной силы сохраняется при ионной си
ле, не превышающей 0,01— 0,03. Поэтому уравнение
(1.44) называется предельным уравнением Дебая— Гюк- 
келя или уравнением первого приближения.

Наиболее существенная погрешность уравнения пер
вого приближения связана с тем, что ионы считаются то
чечными зарядами. Уже в растворах с молярностью 0,1 
радиус ионной атмосферы соизмерим с размерами ионов. 
Учитывая, что бесконечное уменьшение радиуса ионной 
атмосферы (т. е. бесконечное сближение ионов) невоз
можно, Дебай и Гюккель ввели поправку на размер 
ионов:

A z , z _ \ r T
lgY±  = ------ +  V _ , (1.48)

1 +  aBV I

где а—  расстояние наибольшего сближения ионов, ус
ловно называемое средним эффективным диа
метром ионов;

В —  постоянная.
Коэффициент В для водных растворов равен (0,325—

0.345) ■ Ю8 см~‘ - моль~1/2-л|/2. Средний эффективный диа- 
метр ионов, подбираемый эмпирически, изменяется в пре
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делах от 3 -10~8 до 11 • 10-8 см. Уравнение (148 ) называ
ют уравнением Дебая— Гюккеля второго приближения; 
оно пригодно для определения коэффициентов активнос
ти в растворах с ионной силой до 0,05. В тех случаях, 
когда значение среднего эффективного диаметра для 
ионов того же заряда и сходных по химической природе 
с ионами, для которых определяется v±> неизвестно, мож
но воспользоваться приближенным уравнением Гюнтель- 
берга, в котором принято а = 3 -1 0 -8 см:

Д ля  большинства электролитов уравнение (I. 49) да
ет заниженные значения у+.

Дальнейшее повышение точности уравнения требует 
учета изменения диэлектрической проницаемости раство
ра вблизи иона, которое связано с поляризацией молекул 
растворителя под действием центрального иона ионной 
атмосферы. Точное уравнение из-за ряда математических 
трудностей получить не удалось. Д ля  учета поляризации 
молекул растворителя в уравнение (1.48) была введена 
поправка —  линейный по ионной силе член c l:

Довольно точная оценка коэффициентов активности 
может быть получена с помощью эмпирического уравне
ния Дэвиса:

На рис. 9 представлен график зависимости Ig  y+ от 
V 7  для уравнений (1.47), (1.48) и (1.50). В двух по
следних случаях зависимость не линейная.

В соответствии с полуэмпирическим уравнением
(1.50) в концентрированных растворах возможно увели-

(1.50)

где с —  константа, подбираемая эмпирически; 
в ряде случаев c ^ Q J  24-2 -

(1.51)

41



чсние v± при роете концент
рации, причем Y+ может 
стать больше единицы. П о
добный ход зависимости на
блюдается в действительно
сти (рис. 10).

Полуэмпирическое урав
нение (1.50) пригодно для 
определения коэффициентов 
активности в растворах с 
/ ^ 0 ,1 — 0,3. При дальней
шем повышении концентра
ции изменение коэффициен
тов активности обусловлено 
в основном влиянием ассо
циации и гидратации ионов 

и не может быть объяснено с помощью электростатиче
ской теории.

1.2 <Л
Рис. 9. Характер зависимости
tgY-i от (,- / в соответствую
щий уравнениям (1.47) (/); (1.48) 
(2); (1.50) (3) для одно-однова- 
лентного электролита

Рис. 10. Наблюдаемая зависимость lgv.j- от J-^T- для одно-одновалент- 
ных электролитов (а ) и одно-двух и двух-одновалеитных электролитов 
(б ) при 25° С

§ 7. Коэффициенты активности 
электролитов в растворах 
с высокой концентрацией

Ассоциация ионов [4, 5]

В концентрированных растворах электролитов рассто
яния между противоположно заряженными ионами ста
новятся настолько малыми, что их электростатическое

ШС12
CaCh
flnCh
SrCl2
ВаС1г
Са(Щ)2
и2щ

А/П2$0(/
1̂2'ЭД&

Ю 1.5 2J0 
/ Г  - V Jm
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притяжение преобладает над тепловым движением, в 
результате чего образуется нейтральная частица, назы
ваемая ионной парой. От недиссоциированного соедине
ния ионная пара отличается тем, что действующие в ней 
силы чисто электростатические, ионы находятся на 
больших расстояниях (могут быть разделены молекула
ми растворителя) и продолжительность жизни пар мала 
(они непрерывно возникают и распадаются).

Ассоциация приводит к снижению концентрации сво
бодных ионов, т. е. к уменьшению коэффициента актив
ности.

Сравнительно простая и в то же время довольно 
точная теория ионной ассоциации была разработана 
Бьеррумом. В основе теории лежит расчет вероятности 
нахождения ионов г на различных расстояниях от про
тивоположно заряженного центрального иона /.

С учетом закона распределения Больцмана в сфери
ческом слое выбранного иона / находится число ионов i, 
равное

створа;
А —  работа, необходимая для удаления од

ного иона i, находящегося на расстоянии 
г от иона /, на бесконечно большое рас
стояние от последнего;

4лгЫ г —  объем сферического слоя с ионом j  в

Величина А  определяется электростатическим взаи
модействием кулоновского типа:

А

=  t ii e kT 4nr*dr, (1.52)

где nt—  число ионов типа i в единице объема ра-

центре.

ег

Поэтому

(1.53)

Зависимость плотности распределения ионов i
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от радиуса р ( г ) , характеризующая вероятность нахож
дения этих ионов на различных расстояниях от цент
рального иона /, проходит через минимум (рис. 11). Рас
стояние h, соответствующее точке минимума, равно

\г. г,\ е2
h =  _ А.54)

2ekT '  7

Уменьшение г при значениях, меньших h, приводит 
к быстрому увеличению плотности распределения ионов

i вследствие возрастания 
энергии электростатичес
кого взаимодействия. М е
дленное увеличение р (г ) 
при r > h  объясняется тем, 
что сфера вокруг иона /, 
к которой может подойти 
противоположно заря
женный ион, увеличива
ется. Согласно теории 
Бьеррума, все ионы про
тивоположного знака, на
ходящиеся один от друго
го на расстоянии, мень
шем h, ассоциируют в 
ионные пары. Очевидно, 
число ионных пар тем 

больше, чем меньше среднее расстояние между ионами 
в растворе, т. е. чем выше концентрация раствора.

В соответствии с уравнением (1.54), образование ион
ной пары в сфере с высокой диэлектрической постоянной 
возможно лишь при малых расстояниях между ионами. 
Однако, несмотря на высокую диэлектрическую постоян
ную воды, доказано образование ионных пар в концент
рированных водных растворах солей.

Ассоциация ионов возможна не только в ионные па
ры, но и в более сложные образования —  ионные тройни
ки (М е+А~М е+  или А~М е+А ~ ) и т. д.

Как ясно из уравнения (I. 54), с повышением темпе
ратуры степень образования ионных пар должна умень
шаться.

Рис. И. Характер плотности рас
пределения иоиов р (г) вокруг про
тивоположно заряженного цент
рального иона

44



Влияние гидратации ионов

Концентрация ионов в растворе определяется отноше
нием числа данных ионов к общему числу частиц всех 
видов.

В электростатической теории при обсуждении коэф
фициентов активности ионов подразумевается, что об
щее число частиц равно сумме чисел молекул раствори
теля и ионов.

Гидратация ионов, сопровождающаяся связыванием 
молекул воды, приводит к уменьшению общего числа 
частиц: в гипотетическом предельном случае вся вода 
может быть связана с ионами, и тогда общее число ча
стиц должно быть равным числу ионов. Влияние связы
вания растворителя может оказаться настолько значи
тельным, что увеличение концентрации электролита в 
растворе будет сопровождаться не снижением коэффи
циента активности, обусловленным электростатическим 
взаимодействием ионов, а увеличением его, причем ко
эффициент активности может стать огромным. Напри
мер, в растворах, содержащих в 1000 г Н20  20 молей 
LiBr, 9 молей СаВг2, 16 молей НСЮ4, у соответственно 
равен 485, 696, 500. При одинаковой концентрации элек
тролита в растворе коэффициент активности тем больше, 
чем сильнее гидратированы ионы, на которые диссоции- 

I рует электролит, так, при содержании в 1000 г Н20  10 мо
лей НС1, НСЮ 4, H N 0 3, N H 4NO 3 , L iN 0 3 коэффициенты 
активности равны соответственно 10,44; 30,9; 1,68; 0,22; 
2,44.

Сопоставление коэффициентов активности электролитов 
различных типов

В настоящее время известны коэффициенты актив
ности большого числа электролитов в водных раство
рах различной концентрации.

Наиболее полные таблицы коэффициентов активно
сти приведены в монографии Р. Робинсона и Р. Стокса 
[5 ] и в сборнике «Вопросы физической химии электро
литов» [6 ].

Данные, характеризующие зависимость коэффициен
тов активности некоторых электролитов и воды от кон
центрации или ионной силы раствора, представлены в 
табл. 2 и 3 и на рис. 10

45



К
О

Э
Ф

Ф
И

Ц
И

Е
Н

Т
Ы

 
А

К
Т

И
В

Н
О

С
Т

И
 

С
И

Л
Ь

Н
Ы

Х
 

Э
Л

Е
К

Т
Р

О
Л

И
Т

О
В

 

П
РИ

 
25

° 
С 

(т 
— 

К
О

Н
Ц

Е
Н

Т
Р

А
Ц

И
Я

 
В 

М
О

Л
Я

Х
 

НА
 

10
00

 
г 

В
О

Д
Ы

)

О
X

— ■ о  со

I I !*Аа. I I I I I I IП I I I I I I I I I I | I I I I | | | I Iсч — о: о

Ci 03 оГ- ю сч ю _
о  оо

0 0 « 0 ( ^ ! В 0 I I I I 1Я1 I I I I I I I  I I I I I I I I I I I I

о> ф о сю со со аэ—I СЮ ID < j !"■ г- т? СТ> СО 00 1 CD I I I cs CQ Ю ся I 1
wm СО O W  О  «О СО 00 10 1 Я « I СО i I I СОЮ СО о  I I* * м ш *
М С Ч и О м н О О О О О  с '

43* ОО ̂  p-COWONtv
__, ГГ\ I—1 /V I I—1 Г n I I I I I I I S S

О Tj- oo

ю ф - ^ о о с - с о ф о о с о о с о с о с й  ч 1 o o «э —«ч* oolOOcONO^OSMsSnM I Ю I COO^H OON-NMditOWlOfK^r I I ^OlNOOOO P
- J ^ H O O O O O O O O O O O

VCON I CO CO CO
OO о I IS*

о о о о о о  o o o  oo

oov^cNi'-iocftt—^£ооосо^'£,з: о с о — г^тс^со^с^ ci ci со оо 31-s^OtNMisMMiooo^-s-oeo —'co^cdoi^^^-s; ,  ^рн,^ .5S.S!Qcot^'-<33N'ox)iD'£iLOvuoc'i(N ^ ю г о о о о о о о  | co_ci О —̂ I О eô
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Приведенные данные позволяют выявить некоторые 
закономерности, характеризующие зависимость коэф
фициентов активности электролитов различных типов от 
концентрации раствора.

1. В разбавленных растворах коэффициент активно
сти уменьшается с ростом концентрации. Для многих 
(хотя и не всех) электролитов кривая зависимости коэф
фициента активности от концентрации имеет минимум, 
и при дальнейшем повышении концентрации коэффици
ент активности может достигать очень высоких величин.

2. Коэффициенты активности электролитов, образо
ванных одним и тем же катионом, снижаются по мере 
увеличения заряда аниона:

VNaCI >  ^Na2SO, >  Тыа3РО, ’ Vl<3Fe(CN)e >  ^ К 4Ге(СЫ)„‘

3. Коэффициенты активности электролитов, образо
ванных одним и тем же анионом, как правило, уменьша
ются по мере увеличения заряда катиона:

VNaCI YcaC lj Vj.aCl3‘> ^FeCU  ->  ^FeC la">

^NajSOi ^  YznSO, >  Y a m SO .),'

Однако перхлораты двухвалентных металлов имеют 
очень высокие коэффициенты активности.

4. Электролиты с многовалентными катионами обычно 
имеют более высокий коэффициент активности, чем элек
тролиты аналогичного типа валентности, содержащие 
многовалентный анион (т. е. при : v'_ =

V >  т : у >  v
‘ CuCIj Na2S0 i LaCIs NasPOi

Это можно объяснить сильной гидратацией катио
нов и отсутствием гидратации больших поливалентных 
анионов.

5. Коэффициенты активности электролитов, образо
ванных одновалентными катионами с анионами С1 , 
Вг_ , I- , NO^-, C10j\ зависят от свойств катиона и умень
шаются в соответствии со следующим рядом: L i+>  
> N a +> N H 4l_̂ K +> R b + > C s +. Для гидроокисей поря
док изменяется на обратный.
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6. Значения коэффициентов активности электролитов, 
образованных одновалентными анионами с катионами 
Li+ К +, Na+, NH+, соответствуют ряду:

Г>Вг“>СГ>СЮ Г> NOr.
7. Из одно-одновалентных электролитов с одинако

выми анионами наибольшие коэффициенты активности 
имеют кислоты (катион Н +).

Самое высокое значение коэффициента активности 
имеет перхлорат уранила: y = 1457 при концентрации 
раствора 5,5 молей на 1000 г воды.

Самое низкое значение коэффициента активности — 
у=0,0140 —  имеет сульфат алюминия в растворе с кон
центрацией 0,6 моля на 1000 г воды.
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Г л а в а  I I  ТЕ РМ О Д И Н А М И К А
П РО СТО ГО  РАС ТВ О РЕ Н И Я

Выщелачивание -— процесс избиратель
ного извлечения одного или нескольких компонентов из 
руды, рудного концентрата или полупродукта в водный 
раствор*.

Избирательность достигается соответствующим под
бором реагентов и созданием условий (концентрация

* В данной книге термин «выщелачивание» применяется к извле
чению металлов в растворы как из бедных, так и из богатых мате
риалов, когда растворяется большая часть твердой фазы.
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реагентов, температура и т. д .), при которых скорости 
выщелачивания компонентов сильно отличаются.

Выщелачивание —  гетерогенный процесс, в котором 
участвуют по меньшей мере две фазы: твердое вещество 
и раствор; при негомогенности выщелачиваемого веще
ства, образовании твердого продукта, участии в процес
се газообразного или твердого реагентов число фаз 
может быть значительно больше.

В зависимости от характера физико-химических 
процессов, протекающих при выщелачивании, разли
чают следующие его виды.

П р о с т о е  р а с т в о р е н и е  (не сопровождающееся 
химической реакцией), при котором металл извлекается 
в раствор в составе соединения, которое присутствовало 
в исходном материале.

В природе встречается сравнительно мало мине
ралов, хорошо растворимых в воде: это в основном 
хлориды щелочных металлов и магния —  каменная соль 
NaCl, сильвин КС1, карналлит M gC l2-K C l-6H 20 .

Поэтому простому растворению, как правило, пред
шествуют подготовительные операции перевода металла 
в растворимую форму —  спекание, сплавление, сульфа- 
тизирующий или хлорирующий обжиг и др.

В ы щ е л а ч и в а н и е  с х и м и ч е с к о й  р е а к ц и е й ,  
в результате которой металл, присутствующий в исход
ном сырье в составе малорастворимого соединения, 
переходит в хорошо растворимую форму.

Выщелачивание с химической реакцией —  наиболее 
распространенный вид выщелачивания, осуществляемый 
после предварительной подготовки либо без нее; при 
выщелачивании могут протекать реакции между окисла
ми и кислотами или щелочами, обменные или окисли
тельно-восстановительные реакции.

Равновесие процесса растворения вещества М еУк А>а 
определяется изменением энергии Гиббса при переходе 
его в раствор.

В процессах простого растворения участвуют, как 
правило, вещества, в твердом состоянии образующие 
ионную кристаллическую решетку, а в растворе присут
ствующие в виде гидратированных ионов. Поэтому 
изменение энергии Гиббса при растворении определяет
ся энергией кристаллической решетки и энергией гидра
тации ионов.
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§ 1. Энергия кристаллической 
решетки [1— 3]

Энергия связи между ионами в кристалле называет
ся энергией кристаллической решетки.

Энергия кристаллической решетки соли есть измене
ние внутренней энергии при переходе от твердой соли к 
ионному газу, состоящему из тех же ионов, что и кри
сталл. Эта энергия поглощается при разрушении 
кристаллической решетки и выделяется при ее образо
вании из ионов.

Энергия кристаллической решетки определяется в 
основном электростатическим взаимодействием ионов и 
может быть рассчитана теоретически.

Д ля  кристаллических решеток, образованных иона
ми, не поляризующими друг друга (галогениды щелоч
ных и щелочноземельных металлов, соли с крупными 
комплексными ионами), достаточно точные результаты 
дает расчет энергии решетки по уравнению Капу- 
стинского:

UKp= 287,2 [ 1 _  +  0,00870 (rK+ r a) l  (II.1)
Г к  Ч  r e  L  г к ~ \~ Г a  J

где t/Kp —  энергия кристаллической решетки,
ккал/моль; 

zK и za— заряды катиона и аниона; 
гк и г а —  кристаллохимические радиусы катиона и

О
аниона, А  (по Гольдшмидту);

V — число ионов, образующих молекулу дай
ной соли.

В случае солей типа М е2А  и М еъА, а также солей 
переходных металлов это уравнение дает лишь прибли
женную оценку.

Анализ уравнения Капустинского показывает, что 
прочность кристаллической решетки возрастает при 
увеличении зарядов катиона и аниона, уменьшении их 
радиусов и увеличении числа ионов, образующих моле
кулу соли.

Прямое экспериментальное определение энергии ре
шетки затруднительно и осуществлено только в несколь
ких случаях. В частности, энергия кристаллической 
решетки NaCl была определена как сумма теплоты
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сублимации кристаллической соли и теплоты диссоциа
ции NaClr на Na+ и С1~, найденной при непосредствен
ном изучении равновесия в газовой фазе.

Значительно проще определить энергию кристал
лической решетки посредством косвенного метода, 
используя термохимический цикл Борна —  Габера. 
В этом цикле полагают, что кристаллическая соль пре
терпевает следующие превращения:

+ ^СТАНД.СОСТ.

I
^ГАЗ 6

I.
*  ^глэ

а) один моль кристаллической соли превращается в 
элементы в их стандартном состоянии; при этом погло
щается количество энергии, равное термохимической 
теплоте образования соли;

б ) элементы в их стандартных состояниях превраща
ются в газообразные ионы; при этом затрачивается 
энергия образования газообразного катиона и энергия 
образования газообразного аниона (обычно обе эти 
величины сложные и складываются из энергии перевода 
элементов из стандартного состояния в одноатомные 
газы и энергии ионизации одноатомных газов );

в) газообразные ионы конденсируются в кристал
лическую соль; при этом выделяется энергия, равная, 
по определению, энергии кристаллической решетки.

Поскольку в результате всех превращений вновь 
получена исходная соль, сумма энергетических эффек
тов всех ступеней цикла должна быть равна нулю; 
следовательно, каждый из энергетических эффектов 
может быть определен, если известны остальные.

Рассмотрим использование цикла Борна— Габера на 
примере NaCl:

1) NaClTB -> NaTB +  —  С12газ —  Q0cv\

N *TB ^ Эгаз ^субл. Na’

3) N ara3 -> N a + 3 +  e —  QHOH_ Na;
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^  2 ^ ' 2газ ^ га з  2 ^Дисс- С1, *

5) С 1газ +  е ~> С17аз +  Спрнс. Cl I

6) Na+ +  C l-  -> NaCl +  U  ,'  газ 1 газ тв 1 кр’

где (?о5р—  теплота образования NaCl из элемен
тов в стандартном состоянии, £/0бр =  
= — А Н Naci, определяется калоримет
рическим способом;

С2субл.№— теплота сублимации натрия, измеряет
ся калориметрически или рассчитыва
ется по зависимости давления пара 
натрия от температуры;

Qhoh. Na —  энергия ионизации атома натрия, рас
считывается по спектральным данным; 

С?Дисс. о ,  —  энергия диссоциации хлора, рассчиты
вается по данным, полученным при 
изучении равновесия между молекула
ми и атомами хлора; 

фприс.а — энергия присоединения электрона к 
атому хлора (сродство хлора к элек
трону), определяемая методом поверх
ностной ионизации;

U Kp —  энергия кристаллической решетки.
Все эти превращения можно представить схемой:

Т  С 1 2  ГАЗ

С1ГАЗ

UK р МЭгаэ + С1

^обр ^субл. Na ^иои. Na о ^дисс. CI, '̂

+  ^прис. cl +  и кр =

 ̂ кр ^обр ' ^субл. Na "'' ^иои. Na ~ ̂ п ^дисс. Na ^прис. с ! '
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Значения всех термохимических величин, используе
мых для расчета энергии кристаллической решетки NaCI, 
приведены ниже, ккал/моль:

Теплота образования NaClTB (—-Д#№С1) 98,2
Теплота сублимации Na 25,9
Энергия ионизации Na . . . 118,6
Половина энергии диссоциации С12 . . 29,0
Сродство хлора к электрону ................ 87,3

Подставив эти значения в выражение для расчета 
U Kр, получим и кр= 98,2+25,9+118,6+29,0— 8 7 ,3 =  
=  184,4 ккал/моль, что в пределах ошибок эксперимента 
согласуется с величиной, полученной прямым измерени
ем (181,3 ккал/моль).

В соответствии с определением, энергия кристал
лической решетки равна взятому с противоположным 
знаком изменению энтальпии при образовании твердого 
вещества из ионных газов. Хотя для конденсированных 
систем при температурах, близких к стандартной, 
различие между энтальпией и изобарно-изотермическим 
потенциалом невелико, все же для точного определения 
энергии Гиббса кристаллической решетки необходимы 
данные об изменении энтропии.

Изменение энтропии иона при переходе из кристал
лической решетки в газообразное состояние (A SC6) 
может быть рассчитано с помощью эмпирического 
уравнения [3]

ASc6 =  25,7 +  1,5 —  , (II.2)
Г

где г  —  заряд иона,
о

г — его радиус, А.

Энтропия образования кристаллической решетки из 
газообразных ионов равна

ASKp =  25,7 v +  1,5 ^  ^  )  , (II.3)

где vK, v , и v —  соответственно число катионов, анионов 
и суммарное число ионов в молекуле 
вещества.
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§ 2. Энергия гидратации ионов

Под гидратацией понимается совокупность измене
ний, связанных с образованием ионного раствора опре
деленного состава из ионов в газообразном состоянии и 
воды. В соответствии с этим энергия Гиббса, энтальпия 
и энтропия гидратации соли —  это изменение энергии 
Гиббса, энтальпии и энтропии при переходе ионов, обра
зующих эту соль, из газообразного состояния в раствор.

Физические и химические свойства воды [2, 4, 5]

Основную роль в процессе гидратации играют свой
ства, особенности строения молекул и структура воды.

Спектроскопическими исследованиями молекул воды 
в газообразном состоянии установлено, что они нелиней-

О

ны; атомы водорода расположены на расстоянии 0,97 А
О

от атома кислорода и 1,54 А  между собой; угол связи 
Н — О — Н равен 105°03'
(рис. 12).

Изолированная моле
кула воды имеет диполь- 
ный момент, равный 
1,86 D  (1,86-10-18 эл. ст. 
ед-см ), направленный по 
биссектрисе угла (отрица
тельный полюс диполя со 
стороны кислорода). Рис. 12. Строение молекулы Н20

Стереохимия молеку
лы воды определяется четырьмя тетраэдрически распо
ложенными орбиталями в «валентной оболочке» атома 
кислорода. Две из орбиталей используются для свя
зей О— Н, а две другие заняты неподеленными парами 
электронов. Избыток электронной плотности в местах 
расположения неподеленных пар электронов создает два 
отрицательных полюса, а недостаток ее в местах распо
ложения протонов —  два положительных полюса. Элек
трические заряды размещаются в вершинах тетраэдра, 
центром которого является атом кислорода (рис. 13).

Структура воды, подобно структуре льда, в значи
тельной степени определяется водородными связями, 
приводящими к высокой степени ассоциации. Вода 
имеет отчетливо выраженный ближний порядок, обнару
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ж и ваем ы й при изучении рассеяния рентгеновских лучей 
по функции радиального распределения р (г )  (рис. 14 ). 
Э та функция вы р аж ает  среднее число молекул в едини
це объем а ж идкости на расстоянии г от центра вы бран
ной молекулы , отнесенное к среднему числу м олекул в 
единице объем а. Н а больш их расстояниях р (г )  стремит
ся  к среднему значению плотности [ р ( г ) ^ - 1 ] ,  в области

Рис. 13. Расположение электрических полюсов в молекуле воды

м алы х расстояний н аблю даю тся максимумы  плотности
о

при значениях г = 2 ,9 — 3 ,0 5 А  и менее четкие при г « 5
О  о

и 7 А. Расстоян и я ~ 3  А близки к расстояниям м еж ду 
атом ам и кислорода в структуре л ь д а 1. К ак  и в структу
ре л ьда, к а ж д а я  м олекула воды окруж ена четырьмя 
другими, причем тетраэдры , образован н ы е электриче
скими полю сами м олекул, соприкасаю тся противопо
лож но заряж енны м и верш инами. А том кислорода к а ж 
дой м олекулы  воды располож ен в центре тетраэдр а, 
верш инами которого являю тся  атомы кислорода сосед 
них м олекул. М еж ду  центральным и находящ имися в 
верш инах атомами кислорода расп олагаю тся  атомы во
дорода, д ва  из которых ковалентно связан ы  с централь
ным атом ом , а д ва  других образую т с ним водородную 
св я зь , о ст авая сь  ковалентно связанны ми с другими ато
мами кислорода (рис. 15).

1 Поскольку атомы водорода рассеивают рентгеновские лучи в 
значитеаьно меньшей степени, чем атомы кислорода, кривые р (г) 
выявляют только расположение атомов кислорода.
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П одобное взаим ное располож ение м олекул воды при
водит к образованию  ажурной структуры (рис. 16 ), в ко
торой размеры  пустот равны или превы ш аю т размеры  
м олекул воды. При плавлении льда пустоты тетраэдриче
ской структуры заполн яю тся м олекулами воды, в р езу ль
тате чего плотность воды увеличивается на 8 ,3 % . при 
нагревании от 0 до 4 ° С она повы ш ается ещ е на 0 ,012% -

П оэтому среднее число бли
ж айш их соседей в жидкой 
воде (4 ,4 — 4,9 ) несколько 

, , выш е, чем у льда (4 )-

ч"/

О

2

£

1
б

1
1

а

Г 11 t i l l ! !
3 5о

ГА

Рис. 14. Функции радиального 
распределения молекул в воде 
при 1,5° С (а) и 83° С (б)

Рис. 15. Элемент структуры 
льда

Б олее вы раж енны ми, чем у других соединений водо
рода, меж молекулярны ми связям и  объясн яется  относи
тельно вы сокая тем пература плавлення и кипения воды:

NH, HsO HF H2S
Температура кипе
ния, °С . — 33 100 20 — 60

Температура плав
ления, °С . —78 0 — 84 — 86

Электропроводность тщ ательно очищенной воды, 
обусловленная некоторой диссоциацией, равна при 18° С 
4 -1 0 -8  О м - 1  .с м -1 . Р еакцию  диссоциации обычно описы
ваю т уравнением

Н гО ^  Н + + О Н - ; Kw =  1,01 • Ю ~н
,— 14 Г-ИОН* ( 2 5 - С),
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Рис. 16. Структура льда

но на сам ом  д еле вероятность сущ ествования негидратн- 
рованных ионов Н+ очень м ал а ( М О -190) ,  т а к  к ак  м еж - 
молекулярное взаим одействие обусловли вает о б р азо ва
ние в воде ассоци атов —  ионов гидроксония —  Н эО+ и 
гидратированного гидроксония —  Н эО + :



Д и электрическая проницаемость воды  очень велика 
( е = 8 7 ,8  при 0° и 78 ,7  при 25° С ) ,  и этим объясн яю тся вы 
сокие диссоциирующ ие свой ства воды как  растворителя 
[величина диссоциирующ ей силы растворителя прямо 
пропорциональна его диэлектрической постоянной (п р а
вило К абл укова —  Т о м п с о н а )]. Д ипольны е м олекулы  во 
ды , обр азуя вокруг ионов на поверхности растворяем ого 
кристалла гидратную оболочку, о сл абляю т связи  м еж ду 
ионами (в е р аз по сравнению с  вак у у м о м ), вследстви е 
чего происходит растворение с диссоциацией.

Взаимодействие ионов с водой. Эмпирические 
уравнения для расчета энергии гидратации [2 — 4]

В заи м одей стви е ионов с водой (гидратация ионов) 
имеет очень слож ны й характер . Оно м ож ет вклю чать «хи
мическую » составляю щ ую , т. е. образован и е координа
ционных соединений с ковалентной связью  м еж ду ионом 
и м олекулами воды ; возм ож н ость образован и я таки х с в я 
зей обусловлена наличием у атом а кислорода неподелен- 
ных электронных пар. М еж ду  ионом и диполями воды 
действую т электростатические силы , происходит поля
ризация молекул воды в поле иона, ион взаим одействует 
с растворителем как с диэлектрической средой, возн и ка
ют изменения в структуре воды и т. д. К роме того, в о з 
можно т а к ж е  (в р аствор ах с высокой концентрацией) 
взаим одействие м еж ду растворенными ионами с противо
положными зар ядам и , приводящ ее к образован ию  ион
ных ассоциатов (пар, тройников и т. д . ) .

В  настоящ ее время нет методики расчета термодина
мических парам етров гидратации ионов, учитывающ ей 
все  виды взаим одействия м еж ду  ионом и раствори те
лем . С ущ ествую щ ие модели (М . Борна, К. П . М ищ енко 
и А. М . Сухотина и др .) вклю чаю т только взаи м одей ст
вия «ф изического» типа. М еж д у  тем , если в растворе 
происходит образован ие ком плексов, то силы, имеющие 
«химическую » природу, намного превосходят все о ст ал ь
ные и даю т наибольш ий вк л ад  в  энергию гидра
тации.

Д овольн о вы сокая точность н простота вычисления 
энергии гидратации ионов обеспечиваю тся при использо
вании эмпирических уравнений. П ервое из них близко по 
форме к уравнению  Борна:
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Д^гндр =  —  1-С5/5"- ккал/г-ион, (II.4 )
ги~Г &

где &Н — энтальпия гидратации иона;
О

г„—  радиус иона, А;
А —  постоянная поправка, равн ая 0,4 для ани

онов и 0,8 для  катионов.

Очень хорош ее совпадение с экспериментом (особен
но для ионов щелочных м еталлов и галоген ов) д ает  у р ав
нение, предложенное К . П. М ищ енко. При расчете по 
этому уравнению предп олагается, что доминирующ ая 
роль в изменении энтальпии ионов при гидратации при
н адлеж ит ион-дипольному взаим одействию :

АН  = -------------Nnzep---------
( 'и + 'н го ± Р ) 2

где N —  число А вогадро;
п —  число молекул воды в ближ нем к иону слое; 

ze— величина зар яд а иона (без учета его зн а к а ) ; 
ц — дипольный момент воды ; 

тнго —  эффективный радиус молекулы  воды , прини-
О

маемый равным 1,93 А;
Р—  поправка, связан н ая  с асимметрией п олож е

ния диполя в м олекуле воды : расстояние 
м еж ду центрами диполя и катиона больш е, 
а диполя и аниона меньш е суммы гн +  Гцго

О

на величину ( 3 = 0 ,2 5  А.
о о

При подстановке /-нго =  1,93 А, | 3= 0 ,25  А и п = 8 
(одинакового для всех  ионов) и численных значений 
остальн ы х величин получим

АНГ = ------------ 1017,42-------  ккал/г-ион. (И.5)
р (ли+ 1 ,9 3  ±  0 ,2 5 )2

Экспериментальное определение энергии гидратации

Экспериментально энергия гидратации определяется 
с помощ ью следую щ его цикла:

1 ) один моль кристаллической соли превращ ается в 
газообр азн ы е ионы; при этом поглощ ается энергия, р ав
ная энергии кристаллической реш етки;

60



2 ) газообр азн ы е ионы переносятся в раствор ; при 
этом вы деляется  энергия, равная сум м е энергий ги драта
ции полож ительно и отрицательно заряж ен н ы х ионов;

3 )  из раствора вы д ел яется  исходная соль в кри стал
лическом состоянии; этот процесс соп р овож дается  з а 
тратой энергии, равной энергии растворения соли.

Э тот цикл мож но представить следующ ей схемой:

Mefi

ГАЗ

гидр

—  ^РАСТВ ^ Р А С Т В

’ ГАЗ

'гидр

“Ь QrHfln “Ь Сгидр QnacTB ~кр срастэ

Сгидр +  Сгндр ---  Сгидр <УКр Q;Трасте-

Теплоту растворения соли определяю т калориметри
ческим методом или (м енее точно) из зависим ости р аст
воримости от тем пературы :

ln m  =  ^раств +  const,
RT

где т —  концентрация насыщ енного раствора соли, вы 
раж ен н ая лю бым способом.

Теплота растворения вы числяется по тангенсу угла

наклона прямой в координатах In т ----- .

Величина Qra , определяем ая из цикла растворения, 
является  суммарной теплотой гидратации ионов данной 
соли. Экспериментально определить теплоты гидратации 
катионов и анионов порознь н евозм ож н о; эти величины 
могут быть рассчитаны при разделении суммарной теп
лоты гидратации на ионные составляю щ и е с и сп ользова
нием различных методов. В  настоящ ее врем я общ епри
знанным я вл я ется  метод разделения, предложенный К. П. 
М ищ енко. В  основе метода л еж и т предположение о р а
вен стве химических теплот гидратации ионов C s+ и I- . 
Это предположение обосн овы вается  в первую очередь 
практически одинаковым расстоянием м еж ду  центрами
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ионов и диполей воды  при гидратации (с учетом несим-
О

метричности полож ения д и п оля): rCs+  = 1 , 6 9  А: г г— =
О

= 2 , 1 6  A; r Cs+ + 0 , 2 5 »  г  т_ — 0,25. К ром е того, ионы Cs+ 
и I -  имею т одинаковое строение электронны х оболочек 

(по 54 эл ектр он а). О пределив =  - { - Q S I p .

мож но затем  рассчитать теплоты гидратации других 
ионов:

nC sC l ___f ) C s +
^-гидр ^-гидр’

-----Q1 И Т .  Д .гидр гидр “

В  пользу м етода М ищ енко говорит м н ож ество опыт
ных данны х, например полученные в результате расчетов 
близкие значения теплот гидратации ионов К +, NH^" и 
С1- , имеющ их в водных раствор ах одинаковы е каж ущ и 
еся  ионные объем ы .

Р ассчитанны е по методу М ищ енко значения эн таль
пии гидратации некоторых ионов приведены в табл . 4.

И з приведенных данных мож но сд ел ать  следующ ие 
вы воды .

1. Энтальпии гидратации растут примерно пропорци
онально квад р ату  зар яд а  ионов:

Катион . . . .  Ме+ Л)е2+  Л4е*+ Ме*+
—ДЯгядр, ккал/г-
ион . 100 400(100-2*) 1000( 100-23) 1600(100-2*)

2. Энтальпии гидратации уменьш аю тся с возр астан и 
ем радиуса ионов.

Этим объясн яется каж у щ ая ся  аномалия некоторых 
свой ств лития в водном растворе в сравнении с другими 
щ елочными м еталлам и. Атомные радиусы в ряду щ елоч
ных м етал лов растут от Li к C s, н литий в химическом от
ношении менее активен, чем другие щ елочные м еталлы . 
В м есте  с тем  в водной среде Li —  сам ы й электроотрица

тельный элем ент (нормальный потенциал Li равен— 3,02  В , 
N a —  2,71 В ) .  Это связан о  с сильной гидратацией иона 
лития, что обусловли вает больш ие энергетические 
различия м еж ду  литием и 1-н. раствором  его ионов по 
сравнению  с менее гидратированным ионом натрия. В

qF '~  =^гидр

QK+ =-̂гидр
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Т А Б Л И Ц А  4

Э Н Т А Л Ь П И Я .  Э Н Т Р ОП И Я  н Э Н Е Р Г И Я  Г И Б Б С А Г ИДР А Т А ЦИ И  
Н Е К О Т О Р Ы Х  И ОНОВ ПРИ 25 С [4]
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. re 
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Иои O u 4 £  ^ Ион 0 и, и s я и
5= ^ о 0  « ̂ —

0  ■? 5  *
0

CO
O 's,
0  4

<  « Co
<3 <  s 1 a <3 <J <  £

1 X 1 1 и 1 к 1 o5 1 a

A g+ 117 15,93 113 B H f 11,8
А13+ 1125 104,4 1094
Ва3+ 320 31 310 B r - 76 13,42 72
Ве2+ 601 81 577 ВгО т 2 2 ,2
Са2+ 386 4 3 ,9 373
Cd2+ 439 4 8 ,3 425 CH3CO O - 101 — —
Се3+ 860 82 836 c i - 84 17,1 79
Се4+ 1566 ■— — с ю г 69 — —
Со2+ 499 63 ,1 480 c i o 4- 54 13,3 50
Сг2+ 450 — — C N - 83 23 76
C s+ 67 2 ,4 66 CNO— 93
Cu+ 146 2 2 ,6 139
Cu2+ 509 5 9 ,2 491 c o t 332 6 3 ,6 313
Fe2+ 467 63,1 448 F - 116 3 0 ,7 107
Fe3+ 1056 105,3 1025
Ga3+ 1131 115 1097 C r0 2“ — 49,1 —
H + 265 — — H CO O - 99 — —
HsO + 110 — — НСОГ 91
Hg2+ 443 4 0 ,9 431 0
In3+ 994 96 965 H S - 82 ■— —
K + 81 6 ,2 79 I - 67 8 ,0 5 64
La3+ 796 73 774 I ° r --- 11 ,0 —
L i+ 127 2 2 ,0 121

55Mg2+ 467 5 7 ,4 450 MnO^ 59 12 ,7
Mn2+
NH^

449
78

5 4 ,3
11,1

433
75

fAod\~ — 49 —

N a+
N 0 7 98 ___ __

101 14 ,6 97
Ni2+ 511 6 5 ,6 491 NO7 74 16,9 69
Pb2+ 362 3 0 ,2 353 O H - 122 3 7 ,6

109
111

Ra2+ 310 23 303
Р О ГR b + 75 3 ,2 74

Sc3+ 958 87 932 R e 0 4 — 9 ,3 —
Sn2+ 379 4 8 ,9 364 s 2- 320 3 6 ,4 309
Sr2+ 353 3 9 ,3 341 S C N - 74 — —
T1+ 82 5 ,1 80 so|- _ 64 _
T l3+ 1012 78 988 9_

243 5 2 ,5 227Y 3+ 877 81 853 SO ^ -
Zn2+ 496 57 ,5 6 479 Se2- — 33 .—

AsO®~ *--- 9 5 ,6 ■— S e 0 2~ — 5 5 ,4 —
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расплавленны х ср едах, где отсутствует гидратация, ли
тий имеет потенциал более полож ительны й, чем потенци
алы  других щ елочных м еталлов.

Энтропия и энергия Гиббса гидратации

Энтропия гидратации иона п р едставляет собой р а з
ность энтропий иона в растворе и в газообр азн ом  состо
янии:

AS-nTO =  S ’pa« - - S e™  +  ^ I n 2 2 14 >

где сл агаем ое R  In 2 2 ,4 = 6 ,2  энтропийных единиц (э. е.) 
введено для учета различия в стандартны х состояниях 
иона в га зе  (1 моль на 22 ,4  л ) и в р астворе (1 г-ион на 
1 л ) .

Энтропия гидратации соли м ож ет быть определена из 
цикла растворения по данным об энтропии кристалличес
кой решетки и энтропии растворения. П оследн яя м ож ет 
быть рассчитана из температурного коэффициента р ас
творимости либо другими методами.

При разделении энтропии гидратации на ионные со
ставляю щ и е обычно условно принимают, что энтропия 
гидратации иона Н+ равна нулю. Д л я  перехода от у сл ов
ных значений энтропий ионов к «абсолю тн ы м » необходи
мо приписать протону в водном растворе определенное 
стандартное значение энтропии. Вопрос о вы боре этого 
значения окончательно не решен; по различным ли тера
турным источникам, оно л еж и т в пределах от 0 до —  5,5 
энтропийных единиц. П о-видимому, наиболее надежным 
следует считать значение = — 3,4  э. е., согласую щ е

еся с величиной ДЯ^Цр, полученной при разделении тсп- 
лот гидратации по методу М ищ енко [2 , 4 ] .

При переходе от относительны х величин А 51пдр к 
«абсолю тны м » необходимо в случае катиона алгебраи 
чески прибавить, а в случае аниона вы честь 2S oH+ ai7, где 
z —  зар я д  иона.

С ледует отметить, что вследстви е малой величины 
^н+о? для Расчета свободной энергии гидратации ионов 
можно и сп ользовать как  относительны е, так  и абсолю т
ные значения энтропий гидратации ионов: различия в 
величинах АС°идр л е ж а т  в пределах погрешностей.
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Энтропии гидратации некоторых катионов и анионов, 
отнесенные к приведены в табл . 4. С оп остав
ление значений энтропии гидратации различных ионов 
позволяет сд ел ать  следую щ ие вы воды :

1. Н езависим о от зн ака и величины зар я д а  ионов эн 
тропия гидратации отрицательна, т. е. повыш ение тем пе
ратуры приводит к увеличению АО°идр[| (уменьшению 
гидратации) .

2. А бсолю тная величина энтропии гидратации ионов 
с одинаковы м зар ядом  тем больш е, чем больш е теплота 
гидратации. В заи м о свя зь  м еж ду  изменением энтропии и 
энтальпии при гидратации одноатомны х ионов прибли
женно описы вается уравнением, предложенным С. И. 
Д ракины м  и обоснованным Г. А. Крестовы м [5^:

AS° = А  +  Вгидр 1 |2|

где А ж — 20 э. е., В  «  0 ,35  град-1 .

3. М ногоатомны е ионы имеют больш ую  по абсолю т
ной величине энтропию гидратации, чем одноатомные при 
одинаковы х значениях зар яд а и теплоты  гидратации.

В  табл 4 приведены значения энергии Ги ббса гидра
тации ионов, вычисленные по уравнению

AG° = Д  Н° — TAS° .гидр гидр гидр

П оскольку энергия Ги ббса гидратации м ало отличает
ся от энтальпии, характер  зависим ости этих величин от 
зар яд а и радиуса ионов одинаков.

§ 3. Раствори м ость солей 

Расчет энергии Гиббса растворения

И з рассмотренного ранее цикла растворения видно, 
что изменения термодинамических функций при р аство
рении соли, гидратации и образовании кристаллической 
решетки связан ы  м еж ду собой соотнош ениями:

А ^ р аств  —  А Н Гидр АНКр ;

A S+ = A S  — A S±-раств гидр к р»

5 -4 4 65



раств*

Аналогичные соотношения справедливы  и для ионных 
составляю щ и х этих функций.

Таким  образом , если известны  значения А # °идр, 
А 5°идр, Д Я °р и A S°p, могут быть рассчитаны  энтальпия, 
энтропия и энергия Ги ббса растворения.

В  тех случаях, когда нет исходных данны х для расче
та , мож но восп ол ьзоваться  приближенным» оценками 
энтальпии кристаллической реш етки, получаемыми с по
мощ ью уравнения К аиустинского ( I I .1 ) ,  энтальпии гид
ратации, рассчиты ваемой по эмпирическим уравнениям 
(1 1.4) или ( I I .5 ) ,  а т а к ж е  эмпирическими уравнениями 
для р асчета ионной энтропии растворения [ 3 ] :

1 ) для однозарядны х катионов

где г —  термохимический радиус иона, А *.

Связь между растворимостью солей и свойствами ионов

П роцесс растворения ионною кристалла можно опи
сать  уравнением

П оскольку величина константы равновесия К мож ет 
бы ть рассчитан а, если известна энергия Гиббса растворе-

* В случае ионов, приближающихся по форме к сфере (октаэд
рических, кубических, тетраэдрических), термохимический радиус 
равен кристаллохимическому (по Гольдшмидту). Значения термохн 
мнческнх радиусов ряда нойон приведены в работе [.!].

a s ;раств (II.6)
Г

2 ) для двухзар ядн ы х катионов

AS'раств (П.7)г

3) для однозарядны х анионов

a s :раств - 4 0 ,8  —  — (II.8)
Г

о

M ev+ Av_ tb - v.|- Мгр+ств +  v _  Ap,раств»
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ння соли Л С растн, представляется  в принципе во зм о ж 
ным расчет растворимости с помощ ью термодинамичес
ких данных.

М еж д у  растворим остью  соли и энергией Ги ббса р аст
ворения последней (т. е. энтальпией и энтропией р аство 
рения) сущ ествует зави си м ость [3 ]

v R T ln a  =  —  AG „ = —  А Н ^ + T A S ь , (II.9)раств раств 1 раств * \ '

где v —  число ионов, образую щ их молекулы  соли; 
а —  активность соли в насыщ енном растворе;

АС^раств. ДЯ±раств и Л З ^ а с т в —  соответственно энер
гия Ги ббса, энтальпия и энтропия растворения 
соли.

О чевидно, что расчет растворимости с помощ ью терм о
динамических данны х по уравнению ( I I . 9 )  возм ож ен  
лишь д л я  м алорастворим ы х соединений, когда акти в
ность соли в насыщ енном растворе практически равна 
концентрации (коэффициент активности близок к едини
ц е ). Если  ж е  раствори м ость соли вели ка, коэффициент 
активности отличается от единицы, причем, как  было по
казан о в гл. I, при различны х концентрациях соли м ож ет 
принимать значения, во много раз меньшие или больш ие 
единицы.

П оскольку нет уравнений, описываю щ их зави си м ость 
коэффициентов активности от концентрации вещ еств в 
растворе, рассчитать концентрацию насыщ енного р аство 
ра не удается

В  то ж е  врем я, если принять, что активность пропор
циональна концентрации, т. е. больш ие значения акти в
ности соли в насыщ енном растворе соответствую т вы со 
кой растворимости, а м алы е —  низкой, используя уравн е
ние (1 1 .9 )  можно качественно оценить растворим ость 
различны х солей. С помощ ью такой оценки Яцимирский 
наметил общ ую картину растворимости солей в зави си 
мости от радиусов ионов, из которых они образован ы  [ 3 ] :

1. В  ряду солей с данным ионом растворим ость опре
д ел яется  в первую очередь отношением радиусов катио
на и аниона. Д л я  солей типа МеА  минимальное значение 
растворимости дости гается  при rK: га = 0,7, для солей ти
па М еА 2 —  при гк/а==1,1. а для солей типа М е2А —  при 
rv.ra= 0 ,4 — 0,6 (в  зависим ости от абсолю тны х значений 
р ад и усов). Н аибольш ую  раствори м ость имеют соли с 
м аксимальны м различием радиусов катионов и анионов.
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2. Р аствори м ость зави си т так ж е от абсолю тны х р а з
меров ионов: из солей с малой растворим остью , имею 
щих указанн ы е выш е отношения радиусов ионов, наи
меньшую растворим ость имеют соли типа МеА  с мини
мальны м, а соли ттюъМ еАъкМ еъА  — с минимальными и 
м аксимальны ми радиусами обоих ионов.

3. Р аствор и м ость соли зави си т от зар яд ов катиона и 
аниона. Раствор и м ость солей, образован ны х д ву хзар я д 
ным катионом и однозарядны м анионом, при га^>гк зн а
чительно выш е, а при гах г к значительно ниже, чем р ас
творимость солей типа М еА , имеющ их те ж е  радиусы 
ионов. Таким  образом , раствори м ость при изменении от
ношения радиусов ионов меняется тем резче, чем выш е 
заряды  ионов, составляю щ их данную соль.

П еречисленные закономерности позволяю т объяснить 
каж ущ иеся аномальны ми различия в растворимости со 
лей, образован ны х близкими по химическим свойствам  
ионами. Н апример, в парах L iC l и L iF ; C aC le и C a F 2 
первая соль растворим а гораздо лучш е второй, хотя об
р азован ы  они одним и тем ж е  катионом и близкими по 
химическим свой ствам  анионами. В о  всех  этих случаях 
различия в растворимости мож но объяснить, соп остав
ляя радиусы катиона и аниона:

/L i+ - /c i — —  О-4 . r Li+ 'r F~  ~

ГСа2+ • ГС\— ~  0 ,6 , rca2+  ’ r F— ~

Отнош ение радиусов катионов и анионов м ал ор аство
римых солей близко к отношению, отвечаю щ ем у мини
мальной растворимости соли данного типа.

Раствор и м ость солей, образован ны х многоатомными 
ионами, подчиняется в основном тем ж е  законом ернос
тям , что и растворим ость солей того ж е  типа с одноатом 
ными ионами. В м есте  с тем необходимо учиты вать так ж е 
дополнительные ф акторы, влияющ ие на энтальпию  гид
ратации и, следовательно, на энергию Ги ббса р аствор е
ния и растворим ость. Н апример, сущ ественное влияние 
на раствори м ость ок азы вает  форма иона: резкое откло
нение от сферической формы приводит к уменьшению 
теплоты  гидратации и растворимости соли по сравнению 
с солью  того ж е  типа, имеющей сферические ионы с тем 
ж е  радиусом. Этим объясняется значительно меньш ая
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раствори м ость галогенатов (хлоратов, броматов, иода- 
тов) калия, рубидия и цезия по сравнению  с галогенида- 
ми этих ж е  м еталлов. Теплота гидратации и раствори
мость больш е у соли, содерж ащ ей ионы, которые сп особ
ны вступать во взаим одействие с молекулами воды 
(обр азуя, например, водородную с в я з ь ) . Н аличие в ком 
плексном ионе полярных групп приводит к увеличению 
энергии кристаллической решетки соли и к уменьшению 
ее растворимости.
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ПРОЦЕССОВ ВЫ Щ ЕЛАЧИВАНИЯ, 
СОПРОВОЖ ДАЮ Щ ИХСЯ  
ХИМИЧЕСКИМИ РЕАКЦИЯМИ

§ 1. Связь между расходом реагента 
и константой равновесия

В  тех сл учаях, когда переходящ ие в р ас
твор соединения м еталлов образую тся в результате хи
мической реакции, протекающ ей при выщ елачивании, 
возм ож н ость осущ ествления процесса и минимальный 
расход реагентов, необходимый для полного извлечения 
м етал ла в раствор, определяю тся величиной константы 
равновесия реакции.

П окаж ем  это на примере вы щ елачивания вольф рама 
из вольф рам ата кальция (ш еели та) раствором соды:

Глава III ТЕРМ ОДИНАМ ИКА

CaW 04(TE) + N a 2C0; 

+  CaCO.j(TB).

'з<раств) N a 2W O | (paCTB) +

(ИМ)
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Равн овеси е реакции устан авли вается  при соотнош е
нии концентраций продукта и реагента в растворе

I Na.,\V( У] | ра;м| __^
[Na2C 03]paB[) ^

Таким образом , после достиж ения равновесия в р аст
воре долж н а о ставаться  неизрасходованная сода:

Общий расход соды, с учетом стехиометрии реакции

1 г-атом вольф рам а в ш еелите. Чтобы рассчи тать общий 
р асход  реагента, необходимо зн ать величину константы 
равновесия.

Константы равновесия реакций вы щ елачивания, как 
и лю бы х других реакций, могут быть определены эксп е
риментально. К онстанта равновесия реакции

где ai7 [t] —  активности, коэффициенты активности 
и концентрации после установления 
равн овеси я;

К с  —  концентрационная константа равн ове
сия.

Д л я  экспериментального определения константы р а в 
новесия нужно взя ть  некоторое количество исходных ве 
щ еств и затем , поддерж ивая систему при постоянной тем-

[1\та2С 0 3] рдВИ — [Na2W 0 4] рави,

т. е. избы ток соды на 1 г-атом  вольф рам а равен

[Na2C 0 3] изб — —п— . (И !-2)

и необходимого избы тка, составляет г-мол ей на

§ 2. Экспериментальное определение 
константы равновесия

аА +  ЬВ ^  dD  +  gG

равна

aD ас [£>ld [G]s YdV| У в У о 
--------- г  =  -------------г  • --------- г  : --------- -

.70



иературе, ф иксировать изменение во времени концентра
ций исходных и конечных вещ еств вплоть до установления 
равновесия. Ч асто  равновесие определяю т, в зя в  в начале 
опыта не исходные вещ ества, а конечные продукты р еак
ции. И в том, и в другом случае равновесие достигается

Д о  температур 100° С эксперимент не слож ен, требу
ется лиш ь терм остат и сосуд  с меш алкой. Б олее слож но 
определение констант равновесия при тем пературах вы 
ш е 100° С при давлен и ях выш е атмосферного. В  некото
рых случаях (гетерогенная реакция с образован ием  но
вой твердой ф азы ) можно быстро о хл аж д ать  (« за к а л и 
вать») сосуд, сохраняя при комнатной температуре состав 
р аствора, соответствую щ ий тем пературе опыта. Это, о д 
нако, не всегда возм ож н о. В  таки х случаях применяют 
сосуды  с приспособлением для отбора пробы при тем пе
ратуре и давлении, соответствую щ их условиям  опыта.

П оскольку постоянной я вл я ется  истинная термодина
м ическая константа равновесия К Р, а коэффициенты ак-

'[DfCGl9
[A ]°[B Jb

X

Рис. 17. Определение концентрационной констан
ты равновесия:
1 — прямая реакция; 2 — обратная реакция

при соотношении концентрации

(рис. 17 ).
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тйвности за ви ся т  от концентрации вещ еств в растворе, 
величина концентрационной константы равновесия Кс,  
определяем ая экспериментально, зави си т от начальны х 
концентраций реагирующ их вещ еств. Д л я  перехода от 
К с  к истинной константе равновесия Кр  необходимо ли
бо зн ать величины коэффициентов активности, либо опре

делить концентрационную кон
станту равновесия в условиях, 
когда Y i = l  и К Р= К с ,  т. е.при 
очень м алы х концентрациях 
вещ еств в растворе. С этой це
лью  экспериментально изуча
ют зави си м ость К с  от ионной 
силы раствора и экстрап оляци
ей к 1 = 0  н аходят Кр (рис. 18 ).

Н ужно отметить, что для 
расчета р асход а реагентов не
обходимо зн ать  не истинную, 
а концентрационную констан
ту равн овеси я; эксперимен
тальное определение истинной 

константы равновесия при различны х тем пературах не
обходимо для последую щ его расчета энтальпии и энтро
пии реакции с помощ ью известного соотношения

Рис. 18. Зависимость кон
центрационной константы 
равновесия от иоииой
силы раствора /

In Кр =  '
А Н° 

'  RT
AS°

R

§ 3. Методы расчета константы 
равновесия

Расчет константы равновесия по известным АН° и AS° [ 1 ]

П оскольку концентрационная и истинная константы 
равновесия обычно имеют близкие значения, для п редва
рительной оценки расхода реагентов вм есто К с  можно 
и спользовать Кр. Значение последней м ож ет быть найде
но расчетным путем по известным величинам терм одина
мических функций вещ еств, участвую щ их в реакции: из
менению энергии Ги ббса AG°, теплосодерж ани я (эн тал ь
пии) АН° и энтропии AS°. К ак  известно из химической 
термодинамики, связь  м еж ду константой равновесия Кр 
и АС° при тем пературе Т вы р аж ается  соотношением
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И зменение энергии Гиббса связан о  с изменением эн
тальпии и энтропии уравнением Ги ббса —  Гельм гольц а:

AG°T =  &Н°Т —  TAS°T.

Значение AG°T м ож ет быть рассчитано, если известны 
стандартны е величины А Я°98 и AS°98 и зави си м ость теп
лоем костей  от температуры.

Т а к  как

ан°т =  ан°ш +  Г а  срат
298

И

Т

AS°T =  A S^ 8 +  J  dT,
298

ТО

т т
Щ - Л 1 Г „ - Т / ^ Ж +  f a d T - T ^ d T ,

298 298

или после преобразований

I  J A  Cp dT

298

Последний член в правой части уравнения п р едстав
л яет собой поправку на отклонение АН°т и AS°T от стан 
дартны х значений. Величина поправки м ож ет быть в ы 
числена с помощ ью специальны х вспом огательн ы х т а б 
лиц, предложенных М . И. Темкиным и Л . А. Ш варцм аном ; 
эти таблицы  приводятся в больш инстве справочных и зд а
ний по физической химии [2 , 3 ] .

При р асчетах  гидрометаллургических процессов, про
текаю щ их при тем пературах, относительно мало отлича
ющихся от стандартной, в больш инстве случаев поправку

AG° =  ■—  R T  ln К p. (III.4)
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на отклонение ДН°т и AS° от стандартны х значений 
можно не учиты вать и проводить расчеты  по приближен
ному уравнению

д о ^ д / / ^ — t a s ; 98,
где

^^298 =  ^^298(прод) ^^298(исх)'
д с° _у  <г° __у  с°

298 — 298(прод) °293(исх)-

Н еобходимы е для расчетов значения энтальпии и эн
тропии ИСХОДНЫХ вещ еств ( А Я ° 298 (исх), S °  298 (исх)) И про
дуктов реакции (АИ° 298(щюД), S°  298(прод)) мож но найти в 
справочниках [2 — 4 ] .

При отсутствии стандартны х значений термодинами
ческих функций для отдельны х вещ еств, участвую щ их в 
реакции, в ряде случаев возм ож н а их приближенная 
оценка методами, рассмотренными в руководствах 
[ 2 , 5 , 6 ] .

При больш их отрицательных значениях Д С °  (10  ккал/ 
моль и более) константа равновесия очень вели ка, и ре
акция практически необратима. Больш ие полож итель
ные значения AG° (более 10 ккал/моль) свидетельствую т 
о том, что реакция в обычных услови ях (без удаления 
одного из продуктов) практически не идет, так  как  вели 
чина Кр очень м ала. Например, при 298  К  и A G ° =  
=  + 1 0  ккал/моль

1 - т/ _________ 10000 __ 7 с .
р ~  4 ,5 7 6 -2 9 8  ’ ’

/ ( j,=  I0~7-6, а при Д G ° =  + 2 0  ккал/моль КР=  10~15-2.
О днако при относительно небольш их полож ительны х 

значениях Д G° реакции (от 0 до 2— 4 ккал/моль) не сл е
дует д ел ать  вы вод  о невозм ож ности ее протекания. Р е а к 
ция будет иметь место, но с м алы м  вы ходом  (так , при 
Д С ° =  + 3  ккал/моль /Ср = 1 0 -2 ’2).

Расчет констант равновесия реакций, 
сопровождающихся образованием мало растворимого 
твердого продукта

При вычислении константы равновесия реакции по 
справочным значениям AG°298, AH02gs и S °298 необходимо 
помнить, что погреш ность в определении последних обы ч
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но довольно велика (порядка ± 2 — 4 ккал/моль для ДG 
и А Н ). Это ведет к больш ой относительной ош ибке р ас
четов при м алы х значениях AG° реакции. П оэтому если 
AG° (или АН°) исходных вещ еств и продуктов реакции 
имеют больш ую абсолю тную  величину, а их разность —  
Д С° (или ДН°) реакции —  не превы ш ает нескольких ки
локалорий на моль, результаты  расчета нельзя считать 
достоверными. В  подобных случаях приходится искать 
другие способы расчета КР, исходя из сущ ности процесса.

Например, в случае реакций, сопровож даю щ ихся об
разованием  м алорастворим ого продукта, условием р ав
новесия реакции мож но считать отсутствие растворения 
или осаж дения из раствора тверды х вещ еств —  исходного 
или продукта реакции. Это условие вы полняется, если 
произведения активностей в растворе ионов, на которые 
диссоциируют м алорастворим ы е соединения, равны про
изведениям растворимости этих соединений. М ож но по

казать , что для подобных реакций К Р=  — ( где L  —
■̂ ■прод

произведение раствори м ости).
В  качестве примера рассмотрим определение констан

ты равновесия реакции ( I I I .  1).
У словия равновесия:

й Са2+  a w 0 2— =  ^CaWO, ’>

а Са2+  a c o l ~  =  ^"СаСХУ

поэтому
11 о Q о I G о

К р =  L  _  а +  - w  . (П1.5)

“со2-  ° с а2+  “со2-  1сас°'
Значения произведений растворимости можно найти 

в справочнике [7 ]  или вычислить по данным о раствори
мости соединений [8 ] .

Расчет констант равновесия по известным значениям  
электрохимических потенциалов

Если  в процессе вы щ елачивания протекает окисли
тельно-восстановительн ая реакция, константа равновесия 
последней м ож ет быть определена по известным значени
ям электрохимических потенциалов.
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Реакцию  м еж ду  восстановленной формой А и окис
ленной формой В

■^восст ^окисл 4 -^окисл ^  ^ восст

можно осущ ествить таким образом , чтобы процессы окис
ления и восстановления протекали раздельн о на электр о
д ах, образую щ их гальванический элемент:

■^вссст ^ о к и сл  ( I )

о̂кисл 4 В̂ОССТ- (II)

Потенциал каж дого  из электродов относительно стан 
дартного водородного определяется вы раж ением [9 ]

ф =  ф° + ^ 1 п Н“ , (Ш ,6)
t\F ^восст

где ф° —  стандартный потенциал электрода;
п — число электронов, принимающих участие в про

цессе;
F  —  число Ф ар ад ея [/•’= 2 3 0 5 0  к а л / (В -г -э к в ) ] .

Э лектродвиж ущ ая сила элемента вы числяется как 
разность потенциалов электрода, в  котором протекает 
восстановительная реакция ( I I ) ,  и электрода, в котором 
происходит окисление (1) [ 9 ] :

£  =  ф„ -  ф, =  И ,  -  ф!) -  ~  1° 1 ■
Л( восст) В(  окисл)

(1И-7)
П осле установления равновесия, переход электронов 

долж ен прекратиться. Очевидно, условием  этого я вляется  
равенство потенциалов электродов. П риравняв разность 
Фи И ф 1 к нулю и. выполнив преобразования уравнения 
( I I I .  7 ) ,  получим

Ф;,— Ф; =  —  in (Сл(окнсл> ай(восст). . (ш.8)
п F  \ йЛ (восст) йВ(окнсл) /равн

П оскольку входящ ее в уравнение ( I I I .  8) соотношение 
равновесны х активностей равно К Р, а разность стан дарт
ных потенциалов —  стандартной электродвиж ущ ей силе 
элем ента Е°, получим уравнение

R T  In К р =  n F E °. (И 1.9)
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Д G° =  — n F E °.  (HI.10)

При пользовании таблицам и электродны х потенциа
лов, приведенными в различных справочниках, необхо
димо учиты вать систему зн аков, принятую при со став л е
нии последних. В  соответствии с действую щ им в н астоя
щ ее время правилом, электроду приписываю тся те ж е 
зн ак  и величина потенциала, которые он имеет по отно
шению к стандартному водородному электроду. При 
соединении данного электрода не с водородным, а с к а 
ким-либо другим электродом , направление протекаю щ е
го в нем процесса м ож ет измениться на противополож 
ное, однако зн ак потенциала сохраняется. Т а к , например, 
стандартный потенциал электрода Zn/Zn2+ равен 
— 0,76  В  независимо от того, протекает в нем реакция 
Zn-»-Zn2+ + 2 e  или Zn2+ + 2 e-» -Z n . Т а к а я  си стем а зн аков 
принята в больш инстве советски х и современных з а 
рубеж ны х изданий. В м есте  с тем в ряде книг и в том 
числе в наиболее полном справочном руководстве по 
окислительным потенциалам [1 0 ] таблицы  потенциалов 
составлены  по так  назы ваем ой «ам ериканской» систем е 
зн аков, т. е. в том случае, если уравнение электродной 
реакции совп адает с направлением ее сам опроизвольно
го протекания, потенциалу электрода приписывается 
зн ак  «плю с», в противоположном случае —  «минус». 
Н апример, по американской си стем е электрод Zn->- 
-v Z n 2+ + 2 e  имеет потенциал + 0 ,7 6  В , так  как  реакция 
перехода цинка в ионы в присутствии кислоты мож ет 
протекать самопроизвольно, а потенциал электрода 
Zn2++ 2e-> -Z n  принимается равным — 0,76  В.

§ 4. Д и агр ам м ы  потенциал —  pH 
(ди аграм м ы  П урбэ)

Д и агр ам м ы  потенциал ф-рН удобны для граф ическо
го изображ ения равновесий в си стем ах, содерж ащ их 
тверды е ф азы и водные растворы . Они позволяю т в на
глядной форме представить термодинамически стаби ль
ные состояния в зависим ости от величины потенциала 
и pH. Н и ж е на примере некоторых систем показано, как 
эти диаграм м ы  строятся и использую тся.

С равнивая уравнения ( I I I .  4 )  и ( I I I .  9 ) ,  видим:
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Диаграмма у -pH для воды

В од а м ож ет р азл агаться  сильными восстановителям и 
с выделением водорода или сильными окислителями 
с выделением кислорода.

П остроим диаграм м у устойчивости воды . Равн овеси е 
восстановления воды можно вы разить полуреакцией

Таким  образом  для реакции ( I I I .  11) зави си м ость 
<р— pH мож но графически представить на диаграм м е пря
мой линией cd  с тангенсом угла наклона 0 ,059  (рис. 19). 
При изменении pH от 0 до 14 потенциал изменяется от
0 до — 0,826  В . Д л я  реакции окисления воды

П оскольку стандартн ая величина э. д. с. элем ента, 
состоящ его из стандартного водородного электрода, в 
котором происходит реакция восстановления, и эл ект
рода, в котором протекает реакция окисления ( I I I .  13), 
равна

п о  о о

С =  <Рнг/2И+ СР2Н10/ 0 2+ 4Н + >

аф ^ / 2Н+ = 0 ,  то, очевидно, Е°=ц>°, и, в соответствии с 
уравнением ( I I I . 10 ):

а п . п )

Д л я  этой реакции при температуре 298К

Ф
''н ,

Ф =  Ф° +  0 ,0 5 9  I g a H+ —  0 ,0 2 9 5  lg p Hz. 

П оскольку Фн2/н+ =  0> то при р н =  1 атм 

Ф =  —  0 ,0 5 9  pH. (III. 12)

(111.13)

о , 0 ,0 5 9  . 4 у . >
Ф =  <Р +  —  *g a H+  (при pQt =  1 атм ).

ДО’ =  Д С '1 +  4 А С ;+ - 2 Д О н!0 =  

=  0 +  4 - 0  — 2 (— 56,69),
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AG° = 

О тсю да

. , „ . ккал о 113,4
1 1 3 ,4 -------  И ф =  ----------

моль 4 -2 3 ,0 5
=  1 ,2 2 7 В .

Ф =  1 ,227 + ^ lg а4н+

или

ф =  1 ,2 2 7 —  0 ,059  pH. (III. 14)

Э та зави си м ость представлена на диаграм м е пря
мой аЬ. В  пределах pH от 0 до 14 потенциал изменяется 
от 1,227 до 0,401 В .

Таким  образом , о б л асть  устойчивости воды ограни
чена линиями ab и cd . В се  восстановители с потенциалом 
ниже линии Н 2— Н+ (cd)  и окислители с потенциалом в ы 
ше линии Н 20 — Ог (ab) будут р азл агать  воду.

Н апример, цинк в широком интервале pH р азл агает  
воду {(Pzn/zn2+ — — В) .  Ионы Аи3+ вы тесняю т кисло
род из воды , так  как  для реакции

4A u3+ +  6Н 20  ^  4Аи +  ЗОа +  12Н +

стандартный потенциал 
равен + 1 ,5  В .

С ледует однако, учиты
вать , что ширина реаль
ной области устойчивости 
воды больш е, чем области, 
ограниченной линиями ab 
и cd, вследстви е явлення пе
ренапряжения водорода и 
кислорода. Р еал ьн ы е пре
делы  показаны  на д и аг
рамме пунктирными линия
ми а'Ь' и c 'd '.

Н а диаграм м е ф— pH 
для воды равновесны е ли
нии ab и cd  отвечаю т 
давлению  водорода 1 ат.
М ож но нанести на д и аг
рамму линии зависим ости 
Ф— pH, соответствую щ ие 
другим давлениям  водорода.

12 pH

Рис. 19. Диаграмма ср—pH для 
воды
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Н а ди аграм м ах <р— pH для других систем всегда пункти
ром наносятся линии, ограничиваю щ ие об ласть у с
тойчивости воды.

Диаграмма  <р— pH  для системы алюминий  —  вода 
(рис. 20)

М етодику построения диаграм м ы  более детально р ас
смотрим на примере этой системы.

<Р,В

В  систем е алюминий —  вода твердыми ф азами я в л я 
ю тся элементарный алюминий и гидроокись (или окись) 
алюминия. В  жидкой ф азе могут присутствовать ионы 
А13+ и А Ю ~*. С оответственно этому долж ны  бы ть р ас

* Более точно — в растворе присутствуют анионы А1 (О Н )^ , т. е. 

гидратированный A10J- .
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смотрены условия равновесия м еж ду: I )  ионами в ра
створе, 2 ) твердыми ф азами в присутствии воды 
и 3 ) ионами и твердыми ф азами. При р асчетах приняты 
следую щ ие значения стандартны х величин энергии 
Гиббса соединений и ионов:

Соединения или А1(ОН)3 д ]3+  Д|(Х7 . НгО
ИОНЫ ........................  В0ДН 2(водн)

AG°, ккал/моль —2 7 1 ,9  — 115 ,0  — 2 0 0 ,7  — 56 ,6 9

1 Равновесие между ионами А13+ и A lO if в растворе. 
Соотношение м еж ду активностями ионов А13+ и AlCtp 
определяется равновесием реакции

А13+ +  21120  ^  А Ю Г +  4Н +,

A G0 =  —  200 ,7  —  (—  115 —  2 -5 6 ,6 9 ) =  2 7 ,7  ккал/моль,
4

. v  аАЮ7 ° н +  27 700 „ „ „  
lg л  _ =  l g -----------------  = *-----------------=  —  20,3 .
ё  р 6  « А|з+  4 ,5 7 6 -2 9 8

О тсю да

а

lg =  —  2 0 ,3  +  4 рП. (III. 15)
aAi3+

П оскольку в рассм атриваем ой реакции не происходит 
окислительно-восстановительны х процессов, равновесны е 
соотнош ения м еж ду  ионами не зави ся т  от потенциала 
и являю тся лиш ь функцией pH. При построении д и а
грам м  для систем , содерж ащ и х различные ионы в вод 
ной ф азе, уравнение реш ается для частного случая, ког
да активности ионов, находящ ихся в равновесии, равны 
м еж ду  собой (а А1з+  =  адю- ) .

Тогда

а
AlO.) 90 я

lg ------ —  =  0 и pH =  ^  =  5 ,07 .
aAi3+ 4

Н а диаграм м е это соотнош ение и зобр аж ается  линией, 
параллельной ординате, при рН =  5 ,07  (пунктирная ли
ния, обозначенная Г ) .  Э та линия р азделяет диаграм м у
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на поля, назы ваем ы е полями преобладания. С лева от 
линии Г  ( р Н < 5 ,0 7 )  в растворе в основном присутству
ю т ионы А13+, сп рава от линии (при р Н > 5 ,0 7 )  — анио
ны АЮ^- .

2 Равновесие А1— А1(О Н 3) .  В заи м одей стви е м еж ду 
А1 и НгО, приводящ ее к образованию  А 1 (О Н )3, описы
вается  уравнением

В  соответствии с уравнением ( I I I .  1C) равновесие м еж 
ду алюминием п его гидроокисью на ди аграм м е <р— pH 
будет и зобр аж аться  прямой линией, наклон которой со в 
п ад ает с наклоном линий, ограничиваю щ их область с т а 
бильности воды (линия 2  на рис. 20 ) .

П оскольку линия равновесия А1— А 1(О Н ) 3 располо
ж ен а под нижней границей устойчивости воды, алюминий 
термодинамически неустойчив в присутствии воды  во 
всем  интервале pH. О днако коррозия протекает при 
обычной температуре медленно вследстви е образования 
защ итной оболочки окиси алюминия.

3. Равновесия между  А13+ и А 1 (О Н )3; A lO jf  и А 1 (О Н )3; 
AI и A l3+; AI и АЮ.7 . Р а в н о в е с и е  м е ж д у  А 1 и  
А 1(О Н )3. М еж ду  ионами А13+ и водой м ож ет протекать 
реакция

AI +  3H 20  i *  А1 (ОН)3 +  ЗН+  +  Зе,

AG° =  —  271 ,9  +  3 • 5 6 ,6 9  =  —  101 ,8  ккал/моль,

101800

отсю да
, . 0 , 0 5 9 ,  з 

<р =  —  1 ,471 +  — — lg a H+,
О

или

ф =  —  1 ,4 7 1 —  0 ,0 5 9  pH. (III. 16)

А13+ +  ЗН20  А1 (ОН)3 +  ЗН +,

ДО° =  —  2 7 1 ,9  —  (—  3 • 5 6 ,6 9  —  115) =  13,1 ккал/моль,



О тсю да

И з уравнения ( I I I . 17) следует, что логарифм актив
ности ионов А13+, находящ ихся в  равновесии с А 1 (О Н )3, 
является  линейной функцией pH. К аж д о м у  значению 
I g a Al3-(- соответствует определенное значение pH гидра- 
тообразования (при лю бы х значениях потенциала). Т ак , 
если I g a A13+ = 0 ,  то р Н = 3 ,2 2 ;  значению lg  а А,з+ = — 4 
соответствует р Н = 4 ,5 5  и т. д. П оскольку в уравнение 
( I I I .  17) не входит потенциал ф, линии на диаграм м е, 
изображ аю щ ие равновесие А13+— А 1 (О Н )3, будут п ар ал 
лельны оси ординат. Н а диаграм м у нанесено сем ейство 
прямы х линий (линии 3 ) ,  соответствую щ их определен
ной активности иона (для каж дой  прямой указан о зн а
чение логариф ма активности). К ак  можно видеть иа ди 
агр ам м е, с повышением активности А13+ pH гндратооб- 
разования ум еньш ается.

Р а в н о в е с и е  м е ж д у  А1 (О Н )3 и анионами А Ю ~ . 
Анноны А Ю ^ образую тся из А 1(О Н )3 в результате 
реакции

А1 (ОН )3 ^  А Ю Г +  Н гО +  Н + ,

AG° =  —  5 6 ,6 9  —  2 0 0 ,7  —  (—  271,9) =  14 ,5  ккал/моль,

Ig/Cr, =  lg f  cl . a \ = --------14500 -  =  —  10,64.
\ H A102 J 4 ,5 7 6 -2 9 8

О тсю да

lgGA10_  =  - 10 ,64 + pH. ( I I I .18)

К ак  и в случае равновесия А13+— А !(О Н )3, каж дом у
значению l g a . irr- будет соответствовать  определенная

* 2
величина pH ги дратообразования. С оответственно этом у 
на диаграм м у нанесены линии, параллельны е ординате,
для значений l g a . iri_ ,  равны х 0, — 2, — 4, — 6 (линии 4 ) .

2
Р а в н о в е с и е  А1— А134"
Ионы А13+ являю тся продуктом окисления А1:

lg cA,3+ =  9,66 — ЗрН. (III. 17)

А1 5?: А13+ +  Зе,
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Ф =  Ф °+  ^ 9 lg a Al3+; ф° =  -  1 ,663В .
О

О тсю да

Ф =  —  1 ,663  +  0 ,0197  lg a Al3+B . (III. 19)

Д л я  рассм атриваем ой реакции потенциал является  
линейной функцией логариф ма активности ионов А134- 
и не зави си т от pH р аствора. П оэтом у к аж д о м у  значению 
lg  а А,з-|.соответствует определенное значение потенциала. 
Равн овеси ю  м еж ду алюминием и ионами А13+ на д и а
грам м е соответствую т линии, параллельны е оси абсцисс 
(линии 5 на д и аграм м е рис. 2 0 ) .

Р а в н о в е с и е  м е ж д у  А1 и и о н а м и  А Ю ^. О б
разование ионов АЮ ;г можно представить к ак  результат 
реакции

А1 +  2Н20  ^  А Ю Г +  4Н +  +  Зе,

Л G° =  —  200 ,7  —  (—  2 -5 6 ,6 9 ) =  -—  8 7 ,3  ккал/моль,

Ф ° =  -  1 ,262  В ; ф =  -  1 ,262 +  lg  ( a A10— a ^ + ).

О тсю да

Ф =  —  1 ,262  +  0 ,0197  lg a A1Q_ —  0 ,0788  pH В . (111.20)

Равновесны й потенциал для рассм атриваем ой реак
ции я вляется  функцией активности ионов АЮ^- и pH. 
Д л я  каж дого  значения активности ионов равновесие бу
д ет и зобр аж аться  прямой линией с угловы м  коэффици
ентом — 0,0788  (линии б ).

Н а сводной ди агр ам м е системы границы полей устой
чивости определяю тся точками пересечения равны х изо
линий (т. е. линий, отвечаю щ их одинаковым значениям 
активности ион ов). В  левой части диаграм м ы , при 
p H < 4  (в  зависим ости  от активности ион ов), находится 
область устойчивого состояния ионов А1®+ в растворе; 
в  правой части, при p H > 9 ,  —  о б л асть  стабильности 
аннонов A 10 ,f. М еж д у  этими областям и располож ена 
область стабильного сущ ествования гидроокиси алю ми
ния в контакте с водными растворам и. Алюминий терм о
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динамически м етастабилен в контакте с водными р аство 
рами, поэтому он будет в зависимости от pH растворять
ся с образованием  ионов А13+, АЮ ~ или преимущ ественно 
окисляться с образован ием  гидроокиси.

И з построенной диаграм м ы  мож но видеть, что линии, 
идущие параллельно абсциссе, соответствую т равн ове
сию реакций, в  которых ионы Н+ или О Н - не участвую т; 
линии, параллельны е ординате, и зобр аж аю т равновесие 
реакций, в  которых не происходит изменения валентно
сти м еталла (например, равновесие А13+— А 10^ или 
А13+— А 1 (О Н )3) .  В о  всех  сл учаях, когда протекает оки- 
слптельно-восстановительпая реакция с участием Н+- или 
О Н _ -ионов, линии на д и аграм м е имеют угол наклона к 
координатным осям больш е или меньш е 90°.

Система медь —  вода

В  этой систем е стабильны ми твердыми ф азами могут 
быть медь, заки сь меди Си20 ,  окись СиО  и л и  гидроокись

<р,В

Рис. 21. Диаграмма ф—pH для системы медь—вода.

Цифры в кружках — номера соответствующих равновесий (см. 
лит. [7]).
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Рис. 22. Диаграмма q>—pH для системы цинк—вода.
Цифры в кружках — номера соответствующих равновесий (см. 
лит. [7])

С и (О Н )2. В  жидкой ф азе возм ож н о присутствие ионов 
Cu2+, H C uO j* и СиО2 - , а т а к ж е  ионов Си+.

Д и агр ам м а (р— pH, построенная но методике, рассм от
ренной выш е для системы алюминий —  вода, приведена 
на рис. 21.

М ож но видеть, что во всем  интервале pH (от —  2  до 
14) медь термодинамически устойчива в  контакте с вод
ными растворам и в случае отсутствия кислорода или 
других окисляю щ их агентов, так  как  потенциал окисления 
меди л еж и т значительно вы ш е потенциалов выделения 
водорода из воды. М едь м ож ет окисляться газообразны м  
кислородом при нормальном давлении, так  как  значения 
потенциалов восстановления кислорода во всем  интер
вал е pH значительно выш е потенциала, необходимого 
для окисления меди.
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В  интервале p H ~ 6 — 13 термодинамически предпоч
тительно образован ие Си20  и С и (О Н )г  (или С и О ); при 
более низких значениях pH м едь м ож ет растворяться 
с образован ием  Си2+, а при более вы соких значениях 
pH —  с образован ием  С иО |~. Термодинамически в о з 
можно восстановление газообр азн ы м  водородом при 
обычных услови ях любой окисленной формы меди (С и2+, 
Си (О Н ) 2 и д р .) , поскольку потенциал окисления водоро
д а во  всем  интервале pH значительно ниже потенциала 
окисления меди.

Система цинк —  вода (рис. 22 )

В  этой системе в жидкой ф азе цинк м ож ет бы ть в ви
це ионов Z n2+, Z n (O H )+ , H Z n G f и ZnO|~. Н и ж е р Н = 9  
преобладает Zn2+, при р Н > 1 3  —  преобладаю т анионы 
ZnO|—. И з диаграм м ы  видно, что цинк р а зл а га ет  воду 
с выделением водорода, так  как  линия 9  располож ена 
ниже линии а —  нижней границы устойчивости воды.

Гидроокись цинка растворяется  в кислы х ср едах с 
образован ием  катионов Zn2+ (а  т а к ж е  Z n (O H )+ ), а в щ е
лочных ср ед ах —  с образован ием  H Z n O r и Z n O ^ . Мини
мум растворимости н аблю дается при рН =  10,4 (1 ,3  мг 
цинка в л и тр е).

§ 5. Некоторые конкретные примеры 
по термодинамике процессов 
выщелачивания

Пример 1. Растворение гндраргиллнта —  одного из распростра
ненных минералов алюминия в растворе едкого натра (работа проф. 
С. И. Кузнецова [11]) .

Реакция растворения минерала гидраргиллита А1(ОН)3:

А1 ( ° н )з(тВ) +  о н ~ < -  А1 ( ° Н ) Г :

а а , а
АЦОН)— Н +  AI(OH)—

I/  __  4 4
А р ---------------------------— •

° О Н -  K w

Экспериментально в равновесном растворе определяли концент
рации NaOH, А1 (О Н )~, а также Na2C 0 3 (небольшие количества об
разовались вследствие поглощения С 0 2 из воздуха). Опытные дан
ные использовали дпя вычнслення отношения концентраций, а не ак- 
THHiiocTi-fi:
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m A l(O H )-
K c  =  -  —  ■

™он

где mAI(0fI)— и т о н —— молярные концентрации, г-ион/1000 г М20 .
4

Величина К с  изменяется с повышением концентрации NaOH и 

A l(O H )J"- Чтобы перейти к истинной константе КР, нужно ввести 
коэффициенты активности:

Т А 1(О Н )- 

* Р =  *С  -----------1  •
W

Одиако данных о значениях у  _  нет. Поэтому использова-
А1(ОН)

4

ли зависимость К с  от ионной силы раствора, экстраполируя кривую 
к значениям Кс  при ионной силе / = 0  (рис. 23). Величина ионной си
лы пропорциональна концентрации раствора:

/  =  — г?;  поэтому / = 0  при /я1= т 2= . . . = / п „ = 0 .

Соотношения между концентрациями различных ионов в рас 
творе и их вклад в ионную силу определяются стехиометрией следу
ющих реакций:

NaAl (ОН )4 ^  А1 (OHXf +  N a+ (I);

, _  J_ . _L
1 2 mAI(OH)~ ^  2 mNa+ mAI(OH)- ’

NaOH £  O H - +  N a+ (II); / „  = - ± -  mQH_  +  j  ™№+= mo l i - ’ 

Na2C 0 3 4> CO2-  +  2Na+ (III); / „ ,  =  -jj-  2» +

■ ] ■ m . =  2m n +  • 2m 9 — 3m n •
1 2 Na+ CO3  2  CO3  COg

Ионная сила раствора / = / i + / n + / m ,  поэтому 

/  =  m A1(0 H ,4-  +  mO H - + 3 W CO2-

По температурной зависимости Kp =  f  могут быть опреде-

лены AG°, ДН° и AS° изучаемой реакции, поскольку между ними су
ществуют соотношеиня



l g t f n  =
Аб°

2 ,3  RT' lg к Р =  -
д h ° AS6

2 ,3  RT, 2 ,3  R

При обработке экспериментальных данных получено:
7340

l g^ = - ^ + 4 ’ 11: 

таким образом, реакция растворения гидраргиллита эндотермическая; 
Д # ° = + 7 3 4 0  кал/моль, A S °= 1 8 ,8  кал/(моль-град) и Д С °= 7 3 4 0 —

— 18,8 Т.
Из графика (рис. 24) вид

но, что благоприятные условия 
растворения гидраргиллита 
(A G °< 0 , КР> 1 )  достигаются 
при температурах 380—500 К. 
Минимальное количество щело
чи для растворения можно рас
считать из значения К с■ Прак-

AG,нал/поль
*гооо

-то
?50 300 350 400 Ь50 Т,К

Рнс. 23. Зависимость К^ выще
лачивания гидраргиллита рас
твором едкого натра от ионной 
силы раствора / и температу
ры:
/ — 25°С; 2 — 30° С; 3 — 45° С; 
4 — 60° С; 5 — 80° С; 6 — 100° С; 
7 — 120° С

Рис 24 Зависимость АС н Кр вы 
щслачнвания гидраргиллита рас
твором едкого натра от температу
ры

тическое значение всегда выше, 
так как необходимо обеспечить 
дополнительный избыток щелочи 
для увеличения скорости реакции 

Минимально необходимое избыточное количество щелочи для 
осуществления реакции

-> Na [А1(ОН)4|А1(ОН)3 -f- NaOH;

может быть рассчитано с помощью выражения, аналогичного (III.2 ).
При температуре 120°С и концентрации N a[A l(O H )4] в раство

ре, равной ~ 2  моль/л, К с ~ 1,2 (экспериментальные данные); не
обходимый минимальный избыток NaOH равен 1 /Кс,  т. е. 0,83 моля 
на 1 моль гидраргиллита, или 83% от количества, необходимого для 
разложения по стехиометрии реакции



t/ример 2. Разложение шеелита раствором соды в автоклаве.
Этот процесс является типичным случаем обменной реакции вы

щелачивания с  образованием новой твердой фазы. Уравнение реак
ции (III. 1) н выражение константы равновесия могут быть пред
ставлены в следующей форме:

CaW04(TBj +  CO,rj(pacTI1) <> WO^pacTBj +  CaC03(TBj;

Q  9 __ С  9  У о V 9

«Na2WO. W° 4  WOr  W° r

a NasCO. Cc o 2 -  CC 0 i -

Определим константу равновесия реакции, воспользовавшись 
данными об энтальпии и энтропии реагирующих веществ и продук
тов [4 ]:

О о
—Д#298 • ккал/моль , кал/(моль град)

C aW 04 . . 402 ,4 36,1

г п 2—
З(раств) • 161,84 — 13,6

^®4(раств) • 2 6 6 ,6 15,0

СаСОз . . . 2 8 8 ,4 6 22, 1

Получим:

Д Я ^8 =  — 2 8 8 ,46  — 2 6 6 ,6  +  161,84 +  4 0 2 ,4  =  +  9 , 18  ккал/моль, 

AS998 =  22,1 +  1 5 , 0 +  13 , 6  — 36, 1  =  14, 6 кал/(моль-град),

А 0 °  =  9 1 8 0 —  14,6Гкал/м оль,

ДС 9̂8 =  4 8 2 9 ,2  кал/моль,

4829 ,2
6 ^Р298 ~  ~  4 i5 7 6 . 298 ~  ' *

^ 98 =  2 -9 - , ( г 1 -
Величина К Р слишком мала по сравнению с экспериментально 

определяемыми значениями.
Если же использовать в расчете Кр величину энтальпии C aW 04, 

полученную в работе [12] и равную 392,3 ккал/моль, то получим 
следующие значения

ДН°т  =  _  288 ,46  —  2 6 6 ,6  +  161, 84 +  3 9 2 ,3  =  — 0 ,9 2  ккал/моль;

ДС° =  — 9 2 0 — 14 ,6 Г  кал/моль,

AG.298 =  — 5 1 7 0 ,8  кал/моль
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11
К р  —  7 ,4 -103.

Эта величина на несколько порядков выше реальных значений.
Таким образом, оценка константы равновесия данной реакции по 

известным значениям Л Я 2дз и S2g8 не позволяет получить достовер
ный результат

Гораздо более надежно можно рассчитать Кр с  помощью соот
ношения (III 5)

Таким образом, зная растворимость C a W 0 4 и СаСОз при раз
личных температурах, можно определить Кр Эти данные были со
поставлены с экспериментальными определениями K c ~ K v для раз
бавленных растворов. Получены довольно близкие результаты:

Температура, ° С .............................................. ......... 175 200 218 225
К:

раесчитанная по уравнению ( I I I 5) 1, 75 6 ,0  7 , 1 -
экспериментально определенная* . 1 3 ^  ___ ___ 7 ^

2  
* В разбавленных растворах сода гидролизуется: COg +  Н20 ,  * НСО 3 +

+  ОН , поэтому нужно вносить поправку на концентрацию НСО 3 .

Экспериментальные определения К с  для концентрированных рас
творов дают значения более низкие, чем значения Кр, причем Кс 
сильно изменяется (падает) с увеличением концентрации соды (взя
того содового эквивалента). Например, при температуре 2 00°С по
лучены следующие значения Кс'

Зависимость Кс от концентрации соды обусловлена тем, что не 
учтены Yc 0 2— и V W(f_— • При наличии более точных данных значе-

3 4
ний термодинамических функций и больших по абсолютной величине 
АС° реакции экспериментальные и рассчитанные различными спосо
бами значения К лучше согласуются. Например, для реакции

Содовый эквивалент 1,5  2 ,0  2 ,5

1, 45 1, 12 0 ,9 6  0 ,6 7
Л’С °сс§ -

CaMo04(TB) +  2NH4 ^раств < —  (N H 4) g М о 0 4(раСтв) Ч  C a F 2( f B) ,
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расчет по известным ДЛ298 и ^298 н произведениям растворимости д а
ет значения КР того же порядка, что экспериментально определяе
мая величина Кс (для температуры 298 К соответственно 3802; 2310; 
4360).

Следует учитывать, что при изучении гетерогенных реакций рас
сматриваемого типа может не достигаться истинное равновесие 
вследствие торможения реакции пленками образующейся твердой 
фазы —  это зависит от структуры пленки (см. с. 117).

Пример 3. Растворение меди с использованием в качестве окисли
теля сульфата трехвалеитного железа:

Си 4" Fe2 (S 0 4)3jpacTBj ^  CuS04jpaclBj +  2FeS 04(pacTBj

ИЛИ

Си +  2Fe3+  Си2+  +  2Fe2 + .

Эту реакцию можно представить как сумму двух электродных 
процессов:

C u ;£ C u 2+ + 2 e ,  (I)

Fe3+ + e ^ : F e 2+ .  (II)

Стандартные потенциалы электродов равны

Ф{1 j =  +  0 ,345В ; Ф(П) =  + 0 , 7 7 1 В .

В соответствии с суммарным уравнением реакции в электроде (11) 
протекает восстановительная, а в электроде (I) — окислительная 
реакция, поэтому стандартная электродвижущая сила гальваничес
кого элемента, образованного этими электродами, равна

Е° =  q>Jn) —  ф°0  =  0, 771 — 0 ,3 4 5  = 0 ,4 2 6  В ,

Для расчета константы равновесия воспользуемся уравнением 
(III.9), из которого получим 

_  nFE° 
lg Кр — 2 j2,RT'

Подставив значения п = 2 ,  F = 23050 кал/(В-г-экв), £ "  =  0,426 В, 
/ ? =  1,986 кал/(моль-град) и 7 '= 2 9 8  К, получим

^ Р 298=  14-43. * Р 2а8 =  2 -7- 1014-

Пример 4. Автоклавное выщелачивание сульфидов тяжелых ме
таллов с использованием кислорода в качестве окислителя. Сульфи
ды Си, Zn, Fe, Ni, Мо окисляются в кислых и щелочных средах 
кислородом при повышенных температурах н давлениях.

В качестве примера рассмотрим реакции окисления ZnS. Можно 
предположить протекание двух реакции:
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ZnS +  2 0 2 ^ Z n 2+  +  S0^_ . (II)

Используемые для расчета термодинамические величины приве
денные ниже:

Соединения или
и он ы ...........................ZnS H + aq Zn^j Оа S°pom6 НаО SO*-
Д//°298> ккал/моль . — 4 5 ,9  0 ,0  — 3 6 ,4 3  0 — 0 , 0 7 —6 8 , 3 __216^9
S°, кал/(мольХ
Х гр ад ) . . . .  13,8 0 , 0  — 2 5 ,4 5  4 9 , 0  7 , 6  16,7 4,1  

Получим:

Д С,,, =  —  5 8 9 0 0 + 3 9 ,4 5 Г ;  AG(H) =  —  2 0 7 4 3 0 + 1 3 3 ,15Г;

AG/n =  —  47, 15  ккал; AG,ln  =  — 167, 7 ккал;
'*>298 111'298

47150
g ^ U )  _  4 ,5 7 6 -2 9 8  ~  3 4 ,6 ,

is  KW) =

На основании результатов термодинамического расчета можно 
предположить, что будет протекать преимущественно вторая реак
ция. Однако оказывается, что скорость первой реакции значительно 
выше, чем второй, и поэтому окисление сульфида цинка происходит 
с образованием элементарной серы, а не сульфат-ионов.

Таким образом, A G °< ;0 — необходимое, но недостаточное условие 
протекания реакции. Если вычисленное значение AG0 реакции —  
большая положительная величина, константа равновесия близка к 
нулю, и термодинамический расчет однозначно показывает, что реак
ция не идет в нужном направлении. Но в тех случаях, когда Д С ° < 0 ,  
окончательный вывод о возможности протекания реакции в тех или 
иных условиях можно сделать только после изучения кинетики ре
акции.

Z n S + - ^ - 0 2 +  2 H + ^ :Z n 2+ - f  S° +  H20 ,  (1)
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Глава IV  ТЕО РЕТИ Ч ЕС К И Е ОСНОВЫ
КИНЕТИКИ ВЫ Щ ЕЛАЧИВАНИЯ

Вы щ елачивание п р едставляет собой 
слож ны й гетерогенный процесс взаим одействия р аство
ренных реагентов с тверды м вещ еством . С корость вы щ е
лачивания, т. е. количество вещ ества , переходящ ее в 
раствор в единицу времени (или расходуем ое в единицу 
времени количество р еаген та), зави си т от многих ф акто
ров: от концентрации реагентов, температуры , скорости 
перемеш ивания, поверхности твердой ф азы  и т. д. и, как 
правило, непрерывно изменяется в  ходе процесса. В  об 
щем виде скорость вы щ елачивания мож но представить 
как  произведение

~  =  ~ ! S ,  (IV .1)dx
где G —  количество вы щ елачиваем ого вещ ества в твер 

дой ф азе;
/ —  поток вы щ елачивания, т. е. количество вы щ е

лачиваем ого вещ ества, переходящ ее в раствор 
в единицу времени с единицы поверхности 
твердой ф азы (удельная скорость вы щ елачи
ван и я );

s — поверхность, на которой происходит вы щ елачи
вание.
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§  1. О бщ ее уравнение потока 
вы щ елачивания

П роцесс вы щ елачивания вклю чает три основные 
стадии-

1. Транспорт реагирую щ их вещ еств из раствора к по 
верхностн реакции.

2. Х им ическая реакция.
3. Транспорт растворим ы х продуктов реакции от по

верхности в объем  раствора.
К аж д ая  из этих стадий м ож ет в  свою  очередь состо

ять из нескольких ступеней. Н апример, стадии транспор
та могут вклю чать диффузию через прилегающий к по
верхности твердой ф азы слой раствора и диффузию 
через оболочку тверды х продуктов реакции или через 
пористый остаточный слой невы щ елачиваем ого м ате
риала.

Н аиболее полная м одель гетерогенного процесса 
твердое —  ж и дкость соответствует растворению  с обмен
ной реакцией, в которой обр азуется  новая твердая ф аза:

Л тв +  V£  В расТв ^  VC С тв +  VD D pacrB- ( В Д

Типичным примером такой реакции является  р азл о
ж ение ш еелита раствором соды ( I I I . 1 ).

П роцесс вклю чает следую щ ие стадии:
1) диффузионный перенос реагента к поверхности 

твердой ф азы через слой жидко.сти, примыкающий к по
верхности;

2 ) диффузионный перенос реагента через слой твер 
дого продукта реакции (« зо л ы » );

3) химическую реакцию  на поверхности вы щ елачи
ваем ого вещ ества;

4 ) диффузионный перенос растворенного вещ ества ог 
поверхности реакции через слои твердого продукта 
реакции;

5) диффузионный перепое растворенного продукта 
реакции через слой ж идкости, примыкающий к поверх 
ности твердой ф азы.

Реакция м еж ду ж и дкостью  и тверды м вещ еством  
разви вается  от поверхности частиц к их центру, причем 
до полного заверш ения вы щ елачивания в центре остается  
непрореагпровавш ее ядро, а на периферии —  твердый 
продук г.
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С хем ати ческая модель процесса и все обозначения 
приведены на рис. 25.

В  том случае, когда растворенне протекает без обр а
зования новой твердой ф азы, стадии 2 и 4 (диффузия 
реагента и растворенного продукта реакции через слой 
твердого продукта) исклю чаю тся. О днако, если вы щ ела
чивается вещ ество, находящ ееся в трещ инах (вкрап лен 
ное) в  инертном м атериале, процесс вклю чает все ста-

Рнс. 25. Схематическое изображение модели выщелачивания:
/ — слой растю ра, примыкающий к поверхности твердой части
цы. толщина слоя Oi; I I  — слой твердого продукта реакции 
с толщиной б2; /// — непрореагировавшая часть («ядро») выще
лачиваемого вещества; С0 и С0 — соответственно концентрации

реагента н продукта реакции в растворе; С, и С t — концентра
ции реагента и продукта реакции на границе между твердой 
фазой н раствором; С2, С ж — концентрации реагента н продук* 
та реакции на поверхности ядра

дии, д а ж е  если не образуется  новая твердая ф аза, так  
как  реагент и растворимы е продукты реакции диффун
дируют через слой инертного м атериала.

П оток диффузии реагента через слой раствора, при
мыкающий к твердой ф азе (внешний диффузионный 
сл о й ), определяется первым законом Ф нка:

/ =  _ £ , *  (IV .3)
d x

где —  коэффициент диффузии реагента в  растворе;

96



—------ градиент концентрации б направлении диф-
d x

фузии.
С читая, что в пределах внеш него диффузионного слоя 

концентрация реагента изменяется от С0 до С’! линейно, 
получим

/1==£>1 С о -С х ,_  (1 у 4 )
°1

П оток реагента через слой продукта реакции 
(внутренний диффузионный слой) определяется ан ало
гичным вы раж ением

/г =  D 2 . (IV . 5)
2

где D 2 —  коэффициент диффузии реагента в слое про
д укта реакции 

К оличество реагента, расходуем ое в единицу вр ем е
ни на поверхности, равной единице (поток вы щ елачи ва
ния по р еаген ту ), в случае обратимой химической реакции 
(IV .2 )  определяется вы раж ением

/ -  КСпв* - К С п° ,

где К  и К — константы  скорости соответственно пря
мой и обратной реакций;

Св и Ср  —  концентрации реагента В  и растворимого 
продукта D  на поверхности реакции;

Пв и rip —  соответственно порядок прямой реакции 
по реагенту В  и порядок обратной реакции 
по вещ еству D.

Д л я  упрощения преобразований примем, что п в =  
=  пг>=  I. В  этом случае

/з =  КС2 —  Щ  =  К  ( с 2 —  4  с 2j  • (IV .6)

П оскольку отношение констант скорости прямой и 
обратной реакций равно константе равновесия, получим

/3 = tf(c2- - i - q ) ,  (iv.7)

где К = К  —  константа скорости прямой реакции.

7—44 97



Д л я  диффузии продукта реакции через внутренний 
и внешний диффузионный слои получим соответственно

Со — С j
h  =  D2 - \ ^ >  (IV .8)

с \ ~  с п
is =  D l - L^ r ± > (IV  .9)

где D ' и D ' —  коэффициенты диффузии продукта р еак
ции соответственно в слое твердого про
дукта реакции и в растворе.

П оскольку количества образовавш егося  продукта 
реакции и израсходованного реагента связан ы  стехио
метрией реакции ( IV .2 ) , диффузионные потоки /' и /' 
продукта реакции пропорциональны потокам реагента 
й  и /5:

V d  V n  С 9 ----- C i

/ 4=  —  и  =  -  A  - i v - L  - (IV .10)

V d  V d  C i ---  Cn
/5= (IV . 11)

VD VD 6 I

Е сл и  в какой-то момент потоки /1— j5 не равны м еж ду 
собой, концентрации C i; С2; С '; С{ изменяю тся, причем 
это изменение приводит к уравниванию  потоков. П р ед
стави м , что при концентрации реагента С! на границе 
р аздела раствор —  продукт реакции поток реагента че
рез слой раствора / \ больш е, чем поток реагента через 
слой твердого продукта /2. Т огда реагент будет подво
диться к границе р азд ел а  ж и дкость —  твердое бы стрее, 
чем отводиться от нее, т. е. концентрация С i будет в о з 
р астать. В сл ед стви е этого поток j\ (IV .4 )  будет умень
ш аться , а поток / 2 ( IV .5 )  возр астать . Увеличение кон
центрации Ci закончится при выравнивании потоков.

Р еж и м  процесса, при котором потоки на каж дой  ст а 
дии равны м еж д у  собой, н азы вается  установивш имся.

С ледует отметить, что по мере протекания реакции 
изменяю тся концентрации реагента С0 и продукта реак
ции С’0 в растворе, а та к ж е  толщ ина слоя твердого про
дукта реакции 62 и другие параметры  процесса. Это при

98



водит к постепенному уменьшению потоков на каж дой  
стадии. О днако, если скорость вы щ елачивания не слиш 
ком велика, а потоки вы р авн и ваю тся достаточно быстро, 
можно принять, что все потоки изменяю тся одновремен
но, т. е. в любой момент времени вы полняется условие 
установивш егося реж им а:

h  ~  /а  ~  /з  j i = is ~ j -  

П реобразуем  уравнения ( I V .4 ) , ( IV .5 ) ,  ( IV .7 ) , 
( IV .1 0 ) , ( IV .1 1 ) :

/ Ё1_ — Г  __Г
u i

2 _  р  __р
I п  2»

U 2

/—  =  С2------ -- С'2,
К  2 К Р 2

• v° J_  А _  _L с __ L с
1 VB Кр D'2 Кр  2 Кр ■’

/  —  • —  ■ —  =  —  с -------- С '.
VB Кр D\ Кр 1

С лож ив левы е и правые части этих выражений и ре
шив полученное уравнение относительно /, получим

1 ,
с о — к  с о

j = ------------------------------*£ ------------------------- . (IV . 12)

, ** 4 -  1 4 . J -  л- М
5 Г + ^ + Т  +  к г

Вы раж ен и е потока вы щ елачивания значительно 
упрощ ается, если химическая реакция практически не
обратима, т. е. константа равновесия очень велика

и —  0. В  этом случае концентрация растворенного 
К р

продукта не влияет на скор ость выщ елачивания:

С0



О тметим, что уравнения (IV .1 2 ) и (IV . 13) по форме
аналогичны уравнениям теплопередачи через многослой
ную стенку.

Величина ~  =  Р, —  коэффициент массопередачи, а 
о I

обратную  величину —  =  —  н азы ваю т диффузионным 
Pi i

сопротивлением. По аналогии величина 1 /К  н азы вается  
химическим сопротивлением.

Таки м  образом , общ ее сопротивление слож ного гете
рогенного процесса ск л ад ы вается  из диффузионных 
и химического сопротивлений (зд есь  и д алее для просто
ты р ассм атр и вается  вы щ елачивание с необратимой хи 
мической реакцией, которое наиболее распространено 
в ги дром еталлурги и ):

i -  =  J -  +  - L + l  (IV .l4 )
РЕ Pi Р2 К

Очевидно, что при установивш емся реж им е для пото
ков вы щ елачивания и отдельны х его стадий справедливо 
равенство

=  P i  ( С 0 —  С , )  =  Р ’ , С1 - С 2) =  КС2. ( I V .  1 5 )

В том случае, если диффузионные и химическое со 
противления имеют близкие значения, т. е. P i ~ P 2~ К ,

С о  С1 ~  С1 —  С 2 ~  С 2,

т. е. уменьш ение концентрации реагента на каж дой  ст а 
дии (считая, что на стадии необратимой химической 
реакции происходит падение концентрации от С2 до 0) 
примерно одинаково

Е сл и  ж е  одно из сопротивлений значительно больш е, 
чем остальны е, на соответствую щ ей стадии происходит 
падение концентрации от С0 до 0. Н апример, если очень

1 / 1  1 1 1велико химическое сопротивление — —  —  и —
К V К  Pi К Ри 

соответственно /(<CPi и /С<ср2) ,  то из уравнения (1 5 ) 
следует:



Ра
подстапив в уравнении (IV . 15) С2 ~ С 0, получим 

/ =  =  КС2 ~  КС0.

Е сли  ж е  —  >  —  и >  —  (т. е. P2<CPi и Рг^С/С), 
Р2 P i Рг

то преобразования уравнения (IV . 15) приводят к сл ед ую 
щим соотнош ениям:

С0 -  Сд =  Ё*- (С , -  С 2) «  0 и С , ~  С0>
Pi

С , =  & - (С ,- < : , ) « ( > .
К

В  результате

/ =  Ps C o =  02 (С 1 —  Сг) ~  Р2Со-

Аналогично при —  —  и —  > —  получим следую -
Pi Ра Pi К

щие вы раж ени я:
C i « 0 ; С 2~ 0 ;

/ =  Р Е С 0 =  Р 1 ( С 0 - С 1) ® Р 1С 0.

Таким  образом , если сопротивление одной из стадий 
гетерогенного процесса во много раз больш е, чем сопро
тивления остальны х стадий, общий поток процесса м ож 
но рассчитать как  произведение наименьш его коэффи
циента массоперадачи (или константы скорости) на Со- 
Остальные стадии процесса на суммарную  скорость по
следнего практически не влияю т, т. е. процесс протекает 
так, будто сам ая  м едленная стадия является  единствен
ной. Таким  образом , сам ая  медленная стадия определя
ет (лимитирует) общ ую скорость процесса.

Е сли  выщ елачивание соп р овож дается  образованием 
плотной оболочки твердого продукта, обычно наиболь-

1 г>шую величину имеет соп р оти влен и е— - В  этом случае
Рг

лимитирующей стадией является  диффузия через слой 
твердого продукта (внутренняя диф ф узия). Влияние



условий вы щ елачивания на его скорость соответствует 
законом ерностям  внутренней диффузии, т. е., процесс 
протекает во внутренней диффузионной области.

К огда оболочка твердого продукта не образуется

статочно велика, процесс м ож ет протекать во внешней 
диффузионной области , т. е. скорость выщ елачивания 
определяется ф акторами, влияющ ими на диффузию че
рез слой раствора.

В  том случае, когда сам ой медленной стадией я вл я ет
ся химическая реакция, скорость процесса определяется 
закономерностями химической кинетики, т. е. процесс 
протекает в кинетической области.

И, наконец, если все (или хотя бы д ве) стадии имеют 
соизмеримые сопротивления, имеет м есто промеж уточ
ная область ; характер зависим ости скорости процесса 
от условий его осущ ествления при этом слож ен и опре
деляется  закономерностями как  диффузии, так  и хими
ческой кинетики.

В  гидрометаллургии широко использую тся процессы, 
в которых участвую т газообразны е реагенты. К  ним, 
в частности, относятся процессы выщ елачивания с оки
слением кислородом: растворение м етал лов (меди, зол о
та, серебра) в ки слотах или цианистых р аствор ах; окисле
ние сульфидов меди, цинка, свинца, ж е л е за , молибдена 
в водных р аствор ах кислот и щ елочей; растворение низ
ших окислов с окислением их до соединений высш их ст е
пеней окисления, например растворение U 0 2 и U 3Oe

В случае участия га за  процесс, д а ж е  при отсутствии 
твердого продукта, будет трехф азным (д ве границы р а з 
д ел а : твердое —  ж и дкость и ж и дкость —  г а з ) .  Основные 
стадии процесса:

1. Абсорбция газа  раствором (растворение г а з а ) .
2. Транспорт растворенного газа  к поверхности твер 

дой ф азы (внеш няя диф ф узи я).
3. Транспорт реагента через слой твердого вещ ества 

(в  случае его наличия), т. е. внутренняя диффузия.

константа скорости химической реакции до-

§ 2. Особенности процесса 
выщелачивания с участием 
газообразного реагента
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4. Химическое взаим одействие на поверхности твер 
дой ф азы.

5. О твод продуктов реакции в объем раствора.
Е сл и  реакция необратима, то скорость процесса опре

деляю т первые четыре стадии.

Сн

- л  - —  Со П

Рис. 26. Схематическое изображение модели выщелачивания с уча- 
стием газа:
/ — газ; I I — раствор; I I I  — слой твердого продукта; IV  — выщела
чиваемое вещество; 6П — толщина диффузионного слоя раствора 
на границе газ—жидкость; 6i — толщина диффузионного слоя рас
твора вблизи границы жидкость — твердое; 62 — толщина слоя твер
дого продукта; Р  — давление газа ; С н— концентрация газа в на
сыщенном растворе на границе газ—жидкость; Со— концентрация 
газа в растворе; С\ — концентрация растворенного газа на границе 
жидкость — твердый продукт реакции; С? — концентрация раство
ренного газа на границе продукт реакции — выщелачиваемое ве
щество

В ы ведем  для этого случая общ ее уравнение скорости 
процесса, схем атическое изображ ение модели которого 
приведено на рис. 26.

М ож но принять, что на поверхности раздела жидкой 
и газообразной ф аз ж и дкость насыщ ена газом . Тогда 
количество газа , поступаю щ ее через границу га з  —  ж и д 
кость в единицу времени Graз. мож но определить по 
уравнению
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dCra-3 j-i Сн С0 с
; —  и 1 I аз*

dr  е
газ.

где D 1 —  коэффициент диффузии га за  в растворе;
Сн —  концентрация га за  в насыщ енном им 

растворе;
С0 —  концентрация растворенного га за  в объеме 

раствор а;
бгаз, “~ толщ ина дуффузионного слоя раствора 

у границы ж и дкость —  га з ;
^газ —  поверхность раздела ж идкости и газа .

П о закону Генри, концентрация насыщ енного р аство
ра Сн свя зан а  с давлением  газа  р соотношением 
р — Кг Сш где К  г —  константа Генри. П оэтому

I
Р ~~ Со

dGT а3 п  « г  ^
“ — и 1 ^газ-
dx бra3i

О тнесем скорость растворения газа  к единице поверх
ности твердой ф азы:

1

к  ^
h  =  А  — ----------- , (IV. 16)

газ.

где j±— удельная скорость (поток) растворения га за ; 
S TB—  поверхность твердой ф азы.

Потоки диффузии растворенного га за  через слой ра
створа, примыкающий к твердой ф азе /2, и через слой 
твердого продукта /3, определяю тся уравнениями, ан а
логичными (IV .4 ) и ( IV .5 ) :

/z =  D i_c£_=c1_ ; ( lv l7 )
Oi

is — * (IV -18)

где D 2—  коэффициент диффузии растворенного газа  че
рез слой твердого продукта.

104



П оток необратимой химической реакции (порядок ко
торой принят равным единице)

n  =  KC2, (IV . 19)

где К  —  константа скорости реакции.
П риравняв / i= / 2= / 3= / 4— / и выполнив преобразо

вания, получим

/ = ------------------ — ----------------------. (IV .20)
^газ! .STE 6 i_  6g_ 1 

*^газ Di D% К

И з уравнения (IV .2 0 ) видно, что скорость реакции 
в больш ой мере определяется давлением газообразного 
реагента.

В  случае, если лимитирующей стадией является  а б 
сорбция га за , уравнение скорости приводится к виду

/ =  Р ^ ,  (IV .21)
6газ, К  Г S tb

т. е. скорость вы щ елачивания прямо пропорциональна 
поверхности контакта раствора с газом .

При выщ елачивании, протекаю щ ем с участием га зо 
образного реагента, газ обычно пропускаю т в виде пу
зы рьков через слой ж идкости (бар боти рую т), причем 
пузырьки образую тся из газовы х струек, созд аваем ы х 
специальными диспергирующими устройствам и. К руп
ность образую щ ихся газовы х пузы рьков ок азы вает  
очень больш ое влияние на скорость растворения газа . 
В  целом барботаж ны й процесс весьм а слож ен, так  как 
соп р овож дается  растворением газа  из неразбитой струи, 
взаимны м влиянием пузы рьков, пенообразованием и дру
гими явлениями. О днако характер  зависим ости скорости 
растворения от крупности пузы рьков мож но установить, 
рассм атр и вая растворение га за  из единичных пузы рьков 
без учета ослож няю щ их явлений.

О т крупности пузы рьков в первую очередь зави си т 
сум м арная поверхность контакта газ —  ж и дкость. В  с а 
мом деле, если в еднницу времени барботируется объем 
газа  q, скорость подъема пузы рьков га за  (радиус кото
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рых условно принимаем одинаковым и равным г) и, вы 
сота подъем а пузы рьков (т. е. толщ ина слоя раствора)

Н, то продолж ительность подъем а пузы рьков т =  —
и

и суммарный объем поднимающ ихся пузы рьков Q (га- 
зонаполненность ж и дкости) составляет

Q =  qx =  q — . (IV . 22)
и

С ум м арная поверхность пузы рьков определяется их 
числом и поверхностью  каж д ого  пузы рька. О бъем одно
го пузы рька 4/зяг3, а поверхность 4л г2, поэтому общ ая 
поверхность всех  пузы рьков определяется уравнением

S ra3 =  — г 5 —  4nr2 =  ^  . (IV .23)
4 иг

С корость подъема пузы рьков различной крупности 
по-разному зави си т от их радиуса. В  то время к ак  ско
рость подъем а наиболее мелких пузы рьков пропорцио
нальна квад р ату  их радиуса, сравнительно крупные пу
зырьки ( r >  1 м м ) поднимаю тся с одинаковой скоростью  
(для пузы рьков возду ха в воде эта  скорость составляет 
~ 3 0  см/с).

П оскольку от скорости подъем а пузы рька зави сят 

условия м ассопередачи, коэффициент м ассообм ена Dl
®газ,

в выражении (IV .2 1 ) так ж е зави си т от крупности пу
зы рьков.

В  соответствии с теоретическими вы водами и эксп е
риментальными данными [ 1] ,  коэффициент м ассообм ена 
пропорционален корню квадратном у из радиуса при м а
лы х р азм ер ах пузы рьков ( г » 0 , 1 — 1 м м) и практически 
не зави си т от г (теоретически пропорционален г1/4) при 
средних н больш их р азм ер ах (более нескольких милли
м етр ов).

С учетом зависим ости скорости подъем а и коэффи
циента м ассообм ена от радиуса пузы рьков из уравнений 
(IV .2 1 ) и (IV .2 3 ) мож но получить вы раж ени я, описы ва
ющие характер  влияния условий проведения процесса 
на его скорость:
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для мелких пузы рьков

(IV.24)

для крупных пузы рьков

/ — PqH — . (IV . 25)
г

А нализ выражений (IV .2 4 ) и (IV .2 5 ) показы вает, что 
скорость вы щ елачивания, ограниченная растворением 
га за , во зр астает  при увеличении давления газа , скоро
сти его подачи, вы соты  аппарата (толщины слоя ж и дко
сти) и уменьшении крупности пузы рьков (т.е. увеличении 
степени диспергирования г а з а ) . Кроме того, повышению 
скорости вы щ елачивания долж н о сп особствовать нали
чие горизонтальных распределительны х реш еток, за м е д 
ляю щ их подъем пузы рьков и, в соответствии с уравнени
ем ( IV .2 2 ) ,  приводящ их к увеличению газонаполненно- 
сти ж идкости.

Законы молекулярной диффузии

П еренос реагирующ их вещ еств к поверхности р еак
ции или растворимы х продуктов от поверхности обуслов
лен наличием градиента концентраций и определяется 
законам и молекулярной диффузии —  первым и вторым 
законам и Ф ика.

В  соответствии с первым законом Ф ика, количество 
вещ ества, прош едш ее в р езультате диффузии через пло
скую  поверхность, пропорционально величине поверхно
сти, продолжительности диффузии и градиенту концент
рации в направлении, перпендикулярном поверхности:

где D  —  коэффициент диффузии;
5  —  площ адь; 

dc-------- градиент концентрации (ось X  перпендикулярна

§ 3. Закономерности 
внешней диффузии

dm — —  D S  —  dx,
dx

(IV . 26)

dx
поверхности).
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З н ак  «минус» п оказы вает, что диффузионный поток 
направлен в сторону меньш их концентраций.

И з уравнения (IV .2 6 ) следует, что

i* =  £ r = - Dtr -  ( I V  . 27)Sdx dx

Второй закон Фика описы вает скор ость обусловлен
ного диффузией изменения концентрации:

5 7 “ D l B  +  ?  +  £ ) -  <iv-28>
В  том случае, если градиент концентрации сущ ест

вует только вдоль одной оси, получим

—  =  D  —  . (IV. 29)
дх дх2 1 '

Внешняя массопередача

В процессах выщ елачивания поток ж идкости д ви ж ет
ся относительно твердой поверхности. П оэтому зад ач а  
состоит в изучении закономерностей переноса вещ ества 
в движ ущ ейся жидкости к поверхности твердого тела или 
от нее.

П ервоначальны е представления о м ассопередаче в 
слое ж идкости, прилегающ ем к твердом у телу, были р а з
виты на основании закономерностей растворения твер 
ды х тел.

А. Н. Щ укарев (1891 г.) установил следующ ий закон 
растворения:

G =  K(C„ —  C0)s ,  (IV .30)

где G — количество вещ ества, растворяю щ ееся в 
единицу времени;

К —  коэффициент пропорциональности;
С н —  концентрация насыщенного раствора (у по

верхности) ;
С0 —  концентрация в объем е р аствора; 

s — поверхность.

Нернст (1894  г.) п оказал , что коэффициент К  про
порционален коэффициенту диффузии D  и обратно про
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порционален некоторой постоянной 6, имеющей р азм ер 
ность длины, что приводит к вы раж ению :

G =  P (C H- C 0)_ s  (IV .31)
б

П о представлениям Н ернста, 6 —  толщ ина тонкого 
неподвижного слоя ж идкости, прилегаю щ его к поверх
ности, в котором перенос вещ ества осущ ествляется  м о
лекулярной диффузией, вызванной разностью  концент
раций у поверхности и в ядре потока. И зменение кон
центрации в неподвижном диффузионном слое долж но 
быть линейным.

Р асч еты  по уравнению Н ернста (по эксперименталь 
ным значениям G, Сн, С0 и D) приводят к значениям 6 
порядка 10~2— 10~3 см . Е сл и  учесть, что разм еры  молекул 
имеют порядок 10-8  см , то нернстовский неподвижный 
слой долж ен иметь толщину 10®— 105 молекулярны х сл о 
ев. Таки е слои вряд ли могут о ставаться  неподвижными 
только за  счет взаим одействия твердой поверхности с 
движ ущ ейся ж и дкостью . Д ействительно, в ряде работ 
(начиная с 30-х  годов) было экспериментально у стан ов
лено движ ение ж идкости д а ж е  на расстоянии 10-5  см от 
твердой поверхности, что противоречит представлениям 
Н ернста.

В  случае одновременной диффузии нескольких ве 
щ еств расчеты по формуле Н ернста д аю т различные 
значения б, что не согласуется  с теорией неподвижного 
/слоя (в одном и том ж е  потоке не м ож ет бы ть нескольких 
неподвижных сл о ев ).

С овременная теория исходит из представления об 
отсутствии неподвижного слоя у поверхности твердого 
тела.

П еренос частиц растворенного в ж идкости вещ ества 
к поверхности обусловлен д вум я одновременно протека
ющими процессами:

1) молекулярной диффузией, вы зы ваем ой наличием 
разности (градиента) концентраций;

2) переносом вещ ества с потоком ж идкости (кон век
цией) к ак  в направлении движ ения (тангенциальный пе
р ен ос), так  и перпендикулярно к нему. Совокупность 
обоих процессов н азы ваю т конвективной диффузией.

Упрощенно конвективную диффузию можно пред
стави ть следующ им образом  (рис. 2 7 ) . П усть на поверх
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ности частицы вследстви е бы строго протекания хими
ческой реакции концентрация реагента С равна 0, а в д а 
ли от поверхности С = С 0. В  точке а, расположенной от

Рис. 27. Упрощенная схема конвективной диффузии:
/ — раствор; // — выщелачиваемое твердое вещество; С 0 и С а  — 
концентрации реагента в объеме раствора и в точке о; v — ско
рость раствора; /моЛ и /Коив — поток молекулярной диффузии 
и конвективный поток

поверхности на расстоянии уа, концентрация Са опреде
ляется  д вум я одновременно идущими процессами:

1) подводом вещ ества с потоком ж идкости (кон век
тивным п ер ен осом ):

/конв ~  ® (С о  С а ) ,

где v —  скорость потока ж идкости;

2 ) отводом вещ ества от точки а к поверхности всл ед 
ствие молекулярной диффузии:

/мол =  D ^ ° .
Уа

При установивш ем ся режиме (C 0 =  con st)

/конв /мол»

V(Ca - C a) = ~ C a ,
Уа
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что после преобразований приводит к выражению

Ся =
vC о

1+ -
D

v +  —
Уа Ща

Влияние второго члена в зн ам ен ателе ск аж ется  на
г  Dзначении Са в случае, когда величина -----  соизмери

л о

ма с единицей или больш е нее, т. е. уа ~  — . П оскольку
<  v

в ж и дкостях коэффициенты диффузии вещ ества очень 
м алы  ( D « 1 0 ~ 5— 10-6  см 2/с, см . табл . 5 ) ,  то д а ж е  при 
очень медленном перемещении ж идкости (например, 
вследстви е перепада тем ператур) концентрация реаген
та равна С0 вплоть до очень м алы х расстояний от по
верхности.

Н апример, если v ^ l  см/с, то д а ж е  при г/а= 1 0 ~ 4 см 

получим: —  =  — — — = 0 , 1 .  Таким образом , величи

на
D

vya *  1' 10 - 1
значительно меньше единицы и, следовательно,

vya
Са ~  с 0.

Т А Б Л И Ц А  5
КОЭФФИЦИЕНТЫ ДИФФУЗИИ СОЛЕЙ В ВОДНЫХ РАСТВОРАХ 
ЭЛЕКТРОЛИТОВ РАЗЛИЧНОЙ КОНЦЕНТРАЦИИ ПРИ 25° С

С,
МОль/л

D IO ’ , см2 С

НС1 НВг LiCI LiBr NaCI NaBr Nal KCI

0 ,0 5 3 ,0 7 3 , 15 1,28 1, 30 1,507 1,53 1,52 1,864
0,1 3 , 05 3 , 14 1,26 1, 27 1,483 1,51 1, 52 1,844
0,2 3 , 0 6 3 , 19 1, 26 1, 28 1,475 1, 50 1,53 1 ,838
0 ,3 3 ,0 9 3 , 24 1,26 1, 29 1,475 1,51 1, 54 1,838
0 ,5 3 , 18 3 , 38 1, 27 1, 32 1,474 1, 54 1, 58 1, 850
0 , 7 3 , 2 8 3 , 55 1, 28 1, 36 1, 475 1, 56 1,61 1,866
1.0 3, 43 3 , 8 7 1, 30 1, 40 1, 484 1, 59 1,66 1 ,892
1 ,5 3 , 74 — 1,33 1, 47 1,495 1, 62 1, 75 1,943
2,0 4 , 0 4 — 1, 36 1, 54 1, 516 1,66 1, 84 1, 999
2 , 5 4 , 33 — 1, 39 1,59 — 1, 70 1, 92 2 ,0 5 7
3 ,0 4 , 65 — 1, 43 1,65 1,565 ___ 1, 99 2,112
3 , 5 4 , 92 — 1, 46 1, 69 — — — 2, 160
4 , 0 5 , 1 7 — — --- 1,594 — — —

5 ,0 1, 590
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Продолжение табл. 5

С.
моль/л

D №, , —I сыг с

КВг | KI |NH.C1 | NH,N03 |UNO, |CaCIj |(NH,),SO. BaCI2

0,05 1,89 1,89 1,788 1,121 0,802 1,179
0,1 1,87 1,86 1,838 1,769 1,240 1,110 0,825 1,159
0,2 1,87 1,85 1,836 1,749 1,243 1,107 0,867 1,150
0 ,3 1,87 1,88 1,841 1,739 1,248 1,116 0,897 1,151
0 ,5 1,88 1,95 1,861 1,724 1,260 1,140 0,938 1,160
0 ,7 1,91 2,00 1,883 1,709 1,274 1,168 0,972 1,168
1.0 1,97 2,06 1,921 1,690 1,293 1,203 1,011 1,179
1.5 2 ,06 2 ,16 1,986 1,661 1,317 1,263 1,047 1,180
2,0 2,13 2,25 2,051 1,633 1,332 1,307 1,069 —
2 ,5 2 ,19 2,34 2,113 1,605 1,336 1,306 1,088 —
3 ,0 2 ,28 2,44 2,164 1,578 1,332 1,265 1,106 _
3 ,5 2,35 2 ,53 2,203 — — 1,195 1,122 —
4 ,0 2,43 -- 2,235 1,524 1,292 — 1,135 —
5 ,0 2,264 1,472 1,238

“

Таким образом, во всем объеме жидкости, вплоть до 
расстояний порядка 10~4—10~5 см от поверхности твер
дых частиц, концентрация реагента одинакова. Лишь при 
меньших расстояниях от поверхности концентрация 
реагента резко снижается от С0 до 0.

При рассмотрении баланса реагента в точке а напра
вление скорости перемещения вещества v с потоком не 
имеет значения. Поэтому общий характер распределения 
концентраций не изменится и при переходе от ламинар
ного режима к турбулентному.

Изменение концентрации от 0 до С0 с увеличением 
расстояния от поверхности происходит не линейно.

Однако для упрощения вводят понятие эффективной 
толщины диффузионного слоя, в пределах которого з а 
висимость концентрации от расстояния до поверхности 
принимается линейной.

Эффективная толщина диффузионного слоя — это 
значение толщины прилегающего к поверхности слоя 
раствора 8Д, при подстановке которого в уравнение мо
лекулярной диффузии / =  D С° ~ Спов (Где Спов — кон-

°Д
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центрация на поверхности) величина потока получается 
равной действительной.

При введении понятия эффективной толщины диффу
зионного слоя изменение концентрации с увеличением 
расстояния от поверхности описывается системой урав
нений:

Из рассмотренной теории следует, что для каждого 
диффундирующего вещества будет своя эффективная 
толщина диффузионного слоя.

Эффективная толщина диффузионного слоя опреде
ляется величиной коэффициента диффузии и скоростью 
раствора относительно поверхности: чем больше коэф
фициент диффузии и меньше скорость, тем больше эф
фективная толщина диффузионного слоя. Скорость сло
ев жидкости, расположенных вблизи поверхности, мень
ше, чем вдали от нее, причем уменьшение скорости тем 
сильнее, чем больше вязкость жидкости и чем больший 
путь проходит жидкость вдоль поверхности (больше 
путь торможения). Поэтому вязкость и путь торможения 
такж е влияют на толщину диффузионного слоя (рис. 28). 
Таким образом, эффективная толщина диффузионного 
слоя тем больше, чем меньше скорость жидкости и чем 
больше коэффициент диффузии, вязкость раствора и рас
стояние, пройденное жидкостью вдоль твердой поверх
ности.

Эффективная толщина диффузионного слоя в случае 
ппастины (при ламинарном режиме) с точностью до по
стоянного коэффициента определяется уравнением

где х — расстояние от края пластины (от точки набе
гания раствора); 

v — кинематическая вязкость (при 20° С \-Нг0 =

Неэквивалентность разных точек поверхности (пере
менная толщина диффузионного слоя) затрудняет обра
ботку результатов экспериментов при изучении кинетики

Спов +  С-  6 Спо"у, если у  <  6 Д;

С0, если у  >  6Д.

(IV.32)

=  0.01 см2с->).
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процессов. Эти трудности устраняются при использова
нии методики с вращающимся диском [2 ]. Вращающий
ся диск действует подобно ротору центробежного насоса: 
жидкость перемещается от оси диска к его краям, а на

ее место вдоль оси вращения поступают новые объемы 
жидкости.

Вдали от вращающегося диска жидкость движется 
вертикально в направлении к диску; в тонком же слое, 
непосредственно примыкающем к поверхности диска, она 
приобретает вращательное движение, причем угловая 
скорость движения близка к угловой скорости самого 
диска.

Вместе с тем благодаря центробежному эффекту 
жидкость приобретает такж е и радиальную скорость (от 
оси диска) (рис. 29).

Гидродинамические расчеты (решение системы урав
нений гидродинамики) показали, что при ламинарном 
режиме вследствие сложения вращательной (тангенци

Рис. 28. Изменение скорости по
тока, обтекающего пластину, и 
эффективной толщины диффу
зионного слоя вдоль пластины

Рис. 29. Характер движения 
жидкости вблизи поверхно
сти вращающегося диска
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альной), радиальной и осевой скоростей общая скорость 
движения жидкости относительно поверхности диска 
одинакова во всех точках, расположенных на одинако
вом расстоянии от поверхности диска. Это обеспечивает 
одинаковую толщину эффективного диффузионного слоя 
над любой точкой поверхности диска независимо от рас
стояния ее от оси вращения, т. е. равнодоступность по
верхности. В настоящее время вращающийся диск широ
ко используется при исследовании кинетики растворения 
и реакций взаимодействия твердых веществ с раствора
ми, а такж е кинетики электродных процессов.

Толщина диффузионного слоя над поверхностью дис
ка определяется уравнением

6Д=  1,61 D'/V/6 'у /  — , (IV.33)

где со — угловая скорость вращения диска, с-1.
Диффузионный поток к поверхности диска (при кон

центрации реагента на поверхности С = 0 ) равен

j  =  D — =  0,62D2/3v“ 1/6co1/2C0.
6 д

(IV.34)

Полный поток на всю поверхность диска радиуса R

J  =  nR2 j  ^  1,9 D213 v~1/6tol/2R2C0. (IV.35)
Выразив в уравнениях (IV.33) — 

рость через число оборотов диска 
соответственно

- (IV.35) угловую cko~ 
в минуту n, получим

бд =  4,97£>!/зу1/б j / "  —  , (IV.36)

/' =  0,2D2/3v_1,V /2C0, (IV.37)

J  =  0,63 D2/3 v _ 1 / 6  nl/2R2C0. (IV.38)

Выражения (IV.33) — (IV.38) становятся неточными 
лишь при скоростях вращения диска очень малых
^Re = < loj, когда бn~ R , и очень больших (R e>

>  104—105), когда происходит нарушение ламинарного 
режима обтекания диска.
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Признаки протекания процесса во внешнедиффузионной 
области

Если скорость процесса лимитируется внешней диф
фузией, то закономерности его определяются выраже
нием

Анализ этого выражения позволяет сформулировать 
основные признаки протекания процесса во внешнедиф
фузионном режиме:

1. Скорость процесса зависит от скорости жидкости 
относительно поверхности твердых частиц, так как  бд=

= / ( f ) .  Этот признак явля
ется определяющим: влия
ние перемешивания на ско
рость выщелачивания свиде
тельствует либо о лимитиро
вании процесса внешней диф
фузией, либо о переходном 
режиме, а отсутствие влия
ния — о том, что внешняя 

Скорость потока V  диффузия является более
быстрой стадией, чем ос-

Рис. 30. Зависимость скорости ТЗ Л Ь Н Ы е .
гетерогенной реакции твердое— о  f  „ п п п . т ,  т т п п п р гт я  н я -
ЖИДКОСТЬ ОТ скорости  ЖИДКОСТИ v- ' }'U L  I IJ ! 1JM J11ДЛЛ. £] i 1 £1

ходится в линейной зависи
мости от концентрации реагента (первый порядок по 
концентрации реагента). Это вытекает из зависимости

/ = ^ с 0 = рс0.
д

3. Диффузионное сопротивление (“j^ j не зависит от
времени, если C0= const, так как  при f  =  const 6Д=  
=  const.

4. Скорость процесса относительно мало зависит от 
температуры, так как  D и v незначительно изменяются с 
температурой. Поэтому определяемая экспериментально 
кажущ аяся энергия активации процесса мала, порядка 
2—4 ккал/моль.

116



Как видно из рис. 30, при достижении некоторой ско
рости потока скорость реакции уже не зависит от скорос
ти потока, т. е. внешнедиффузионное сопротивление прак
тически исключено. Процесс лимитируется либо внут
ренней диффузией, либо химическим взаимодействием. 
Следует, однако, учитывать, что зависимость бд от v не 
линейная, а темп убывания бд замедляется с возрастани
ем V. Это может привести к ошибочному заключению о 
независимости скорости процесса от скорости потока.

Уверенный вывод можно сделать лишь при значитель
ном увеличении скорости потока после наступления к а 
жущейся независимости скорости процесса от скорости 
потока.

§ 4. Закономерности 
внутренней диффузии

В тех случаях, когда при выщелачивании образуется 
твердый продукт или выщелачиванию подвергается ве
щество, находящееся в трещинах (порах) инертного м а
териала, диффузия через оболочку твердого продукта 
или слой инертного материала («внутренняя» диффузия) 
может оказаться самой медленной (лимитирующей) ста
дией процесса.

Возможность протекания выщелачивания во внутрен
ней диффузионной области определяется в первую оче
редь плотностью оболочки: чем больше плотность обо
лочки, т. е. меньше ее пористость, тем сильнее затрудне
на диффузия через оболочку и тем меньше скорость 
внутренней массопередачи. Ориентировочное суждение
о плотности оболочки продукта может быть сделано по 
величине отношения объемов продукта реакции и исход
ного вещества (критерий Пиллинга — Бедвордса):

Млрод

и̂сх

где v — число молей твердого продукта, образу
ющихся из 1 моля исходного вещества; 

МПр0д и Мисх— соответственно молекулярные массы 
продукта и исходного вещества;
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dnp0A и dHCX— плотности продукта и исходного ве
щества.

Так, для реакции C aW 04(TB) +  N а2СОз(Раств) =  
=  C aC 03(TB)+N a2W04(PacTB).

Так как молярный объем продукта реакции меньше 
молярного объема исходного вещества, то оболочка бу
дет рыхлая, пористая. Действительно, опыт показал, что 
оболочка С аС 03 на Ca\V04 не оказывает существенного 
диффузионного сопротивления при разложении шеелита 
раствором соды.

При отношении молярных объемов, превышающем 
единицу, возможно образование плотной оболочки. 
Вместе с тем, если молярный объем продукта значитель
но больше, чем молярный объем исходного вещества, 
возможно отслаивание твердой оболочки; в этом случае 
последняя не будет препятствовать диффузии.

В ходе выщелачивания толщина слоя продукта рас
тет, причем приращение толщины пропорционально уве
личению массы продукта:

^прод_ С̂|-р0д  ̂ 1
dx dx ^прод S

Если процесс протекает во внутренней диффузионной 
области, то

Молярный объем СаСО, =  — ——  - —— =  37;
d 2 ,71СаС03

Молярный объем CaW 04 =  — -— L
rfCaWO,

M CaWO,

Отношение молярных объемов — xs0 .8 .
46

или

и
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После разделения переменных и интегрирования по
лучим

Я2 2D С0
прод Jипрод

Если поверхность и концентрация реагента изменя
ются незначительно (что справедливо при небольших 
степенях выщелачивания), то бщюд — V т и

•̂'; рОд ^прод *^^прОд ^  I род^1

с п р о д -К т , (IV.39)

т. е. количество прореагировавшего (выщелоченного) 
вещества пропорционально корню квадратному из про
должительности выщелачивания.

Удельная скорость выщелачивания вследствие роста 
диффузионного сопротивления уменьшается во времени:

/ =  С0 ----- . (IV.40)
прод | т

Ниже приведены основные признаки протекания про
цесса во внутренней диффузионной области:

1. Наиболее характерным признаком протекания про
цесса во внутренней диффузионной области является 
снижение в соответствии с уравнением (IV.40) удельной 
скорости выщелачивания по мере увеличения его про
должительности (при постоянных концентрациях реа
гента и продуктов реакции).

2. Скорость процесса прямо пропорциональна кон
центрации реагента.

3. Скорость сравнительно мало зависит от темпера
туры: значения энергии активации лежат в пределах 
2—5 ккал/моль.

Зависимости скорости выщелачивания от концентра
ции реагента и температуры одинаковы для внешнедиф
фузионной и внутреннедиффузионной областей протека
ния процесса. Поэтому, чтобы определить, какая из диф
фузионных стадий является лимитирующей, следует 
установить, зависит ли скорость от условий перемешива
ния и продолжительности выщелачивания.
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§ 5. Диффузионная кинетика с участием 
двух или более растворенных реагентов

Часто в процессе выщелачивания принимают участие 
два реагента, например при извлечении золота в цианис
тые растворы — цианид и кислород.

Рассмотрим, как зависит скорость реакции

V A^ раств VB ^ р аств  v c  ^ тв  ~  V раств

от концентраций реагентов в растворе, когда лимитиру
ющей стадией является один из видов диффузии.

Количество переходящего в раствор вещества С свя
зано стехиометрическими соотношениями с расходом 
веществ Л и В и количеством продукта реакции D. Оче
видно, что такие ж е соотношения справедливы для 
удельных скоростей выщелачивания, расходования реа
гентов и образования продукта:

• vc ■ 1  ;
>с~ Ia  ! в Id -

УА v £  VD

Выразив потоки диффузии реагентов через соответст
вующие коэффициенты диффузии и градиенты концент
рации, получим:

/с= Т“ (С0(Л) Спов(Л)], (IV.41)
''л  6Л

/с= ~  [Со(В) Спов(£)), (IV.42)
V B бв

- ■  f  (С а д -С „ „ М1)= — —C„„,lra).(lV.43)
ГЛ VB бв

1де Со(Л) и Со(В) — концентрации веществ А \\ В ъ
объеме раствора;

Спов(Л) и Спов(В) — концентрации реагентов на по
верхности выщелачиваемого ве
щества;

6л и 6В — толщина диффузионного слоя (в 
случае внешней диффузии бд Ф
фЬв)-

120



Анализ выражений (IV.41) — (IV.43) позволяет ус
тановить, как изменяется скорость выщелачивания при 
постепенном увеличении 
концентрации одного из 
реагентов.

Примем концентрацию 
вещества В в растворе 
постоянной: С0(В)=  const

При малых концент
рациях вещества А в рас
творе (С0(А )< С 0(В)) кон
центрация его на поверх
ности равна нулю, так 
как по мере поступления 
реагента А на поверх
ность он сразу же всту
пает в реакцию. В то же 
время вещества В на по
верхности избыток, так 
как реагирует только его 
часть, эквивалентная диф 
фундирующему к поверх
ности количеству вещест 
ва А : СцОВ(в)т^0.

Из уравнений (V.41) 
и (IV.43) следует:

1с *
А ®Л

0(A) ■

(IV.44)

Рис. 31. Зависимость удельной ско
рости выщелачивания (с), концент
рации реагентов А (б) и В (е) на 
поверхности от концентрации реа
гента А в растворе

г  _ Р  __ \в ^А &В п
и ш в (В )~  ° 0 (В )  ‘ ‘ С 0(Л)

*Л DB 6 л

(IV. 45)

Таким образом, по мере увеличения концентрации 
Со(А) растет скорость выщелачивания и уменьшается 
концентрация реагента В на поверхности.

Очевидно, что после снижения СпоВ(в) до нуля воз
растание скорости прекратится из-за недостатка реа
гента В\ дальнейшее увеличение С0(а> будет сопро
вождаться лишь ростом концентрации последнего на 
поверхности (рис. 31).
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Концентрация реагента А в растворе, после дости
жения которой скорость выщелачивания перестает уве
личиваться, может быть найдена из уравнения (IV .45):

v R D a б яГ  — Г ___ £ . . _2 Г  — П
°п о в (В )— 0(B) _ Ъ 0(Л)

Г Л DB 6.4

^  (IV. 46)
VB ° А  б в

Предельную величину потока выщелачивания оп
ределим при подстановке С0(а> из уравнения (IV.46) 
в (IV.44) либо СПОВ(В)= 0  в (IV .42):

W -  -  у  СоШ ■ ^V-47)
v b

Таким образом, особенность диффузионной кинети
ки с участием в реакции двух (или более) растворен
ных реагентов состоит в том, что увеличение концентра
ции любого из реагентов приводит к росту скорости 
только до тех пор, пока соотношение концентраций 
в растворе не достигнет величины

С°<л> =  ^  . Ьа ' (IV 48)
С0(B) VB DА 6  в

при которой концентрации обоих реагентов на поверх
ности равны нулю.

Соотношение (IV.48) определяет «диффузионную 
стехиометрию» реагентов А и В, отличающуюся от сте
хиометрии реакции.

Если лимитирующей стадией является внутренняя 
диффузия, бА =  6В и

^ d L =  . В* . (IV.49)
С0(B) v b  Da

Таким ж е будет соотношение и в том случае, когда 
процесс протекает во внешней диффузионной области,
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при условии, что скорость раствора относительно поверх
ности твердого тела равна нулю, и диффузия распро
страняется на весь объем раствора (т. е. толщина диф
фузионного слоя для каждого нз реагентов равна гео
метрическому размеру аппарата). Если же скорость 
раствора отличается от нуля, отношение толщин эф
фективного диффузионного слоя может быть найдено с 
помощью уравнения (IV.32):

При отсутствии диффузионных торможений (при 
высоких скоростях перемещения раствора, отсутствии 
оболочек твердых продуктов или их высокой пористос
ти) гетерогенный процесс будет лимитироваться хими
ческой реакцией.

Основные понятия 
химической кинетики [3,4]

Основные закономерности химической кинетики на
иболее просто объясняет теория столкновений, в соот
ветствии с которой скорость химической реакции, т. е. 
число молекул продукта, образующихся в единицу вре
мени, определяется числом активных столкновений реа
гирующих молекул.

Если для образования продукта реакции D необхо
димо взаимодействие пА молекул вещества А и пв МО’ 
лекул вещества В, находящихся в растворе, то число 
молекул продукта, образующихся в единицу времени в 
единице объема раствора, в первую очередь зависит от

откуда

(IV.50)

§ 6. Закономерности 
протекания процесса 
в кинетической области
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частоты столкновений, в которых участвуют соответст
вующие количества молекул веществ А и В.

Частота таких столкнове
ний определяется, во-пер
вых, числом столкновений, 
в которых участвуют одно
временно п — пА-\-пв раз
личных молекул (в том чис
ле — молекул растворите
л я ), а, во-вторых, долей по
добных столкновений, прихо
дящихся на столкновения 
л а  молекул вещества А и 
пв молекул вещества В. Оче
видно, что вероятность уча
стия в столкновении пА мо
лекул вещества А пропор
циональна доле молекул А 
в общем числе молекул всех 
типов, т. е. концентрации ве
щества А в растворе, взятой 
в степени пл \ вероятность 
того, что среди п столкнув
шихся молекул окажутся пв 

молекул вещества В, пропорциональна доле (концентра
ции) молекул В, возведенной в степень пв:

d̂ ~ ! -c > c >  <l v -51) 

где Nn — число молекул продукта реакции D\
V — объем реакционного пространства; 
zn — число столкновений с участием п мо

лекул, происходящих в единице объ
ема в единицу времени;

С а и Св — концентрации в растворе веществ А 
и В соответственно.

Величина zn очень сильно зависит от п: вероятность 
столкновения трех молекул, очевидно, во много раз 
меньше, чем двух, а вероятность столкновения четырех 
и более молекул вообще ничтожна. Поэтому реакции, 
требующие одновременного взаимодействия более 3 мо
лекул, не происходят. При одном и том ж е п число

I«Ъ
I

I

Рис. 32. Изменение энергетиче
ского состояния системы в ходе 
гомогенной реакции:
ЛХ+К; AY+X — соответственно 
начальное и конечное состояния 
системы; [А—Х—У]акТ—активиро
ванный комплекс
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столкновений зависит от радиусов молекул, их массы и 
температуры: zn « ]  Т.

Чтобы столкновение необходимого числа молекул 
веществ А и В привело к химическому взаимодействию 
между ними, необходимо выполнение двух условий. В 
момент удара молекулы должны быть взаимно ориенти
рованы определенным образом; вероятность такой 
ориентации можно учесть множителем р, величина ко
торого зависит от строения молекул. Кроме того, кине
тическая энергия движения молекул навстречу друг 
другу должна быть достаточно большой, чтобы в ре
зультате соударения мог образоваться активированный 
комплекс, обладающий запасом потенциальной энергии 
Е по отношению к исходным молекулам («энергия ак 
тивации») и распадающийся с образованием продуктов 
реакции (рис. 32). Доля столкновений, в которых моле
кулы имеют достаточную кинетическую энергию, про
порциональна общему числу молекул, кинетическая 
энергия которых превышает Е, т. е. пропорциональна 
множителю Больцмана e~E,RT.

Таким образом, число молекул продукта, образую
щихся в единице объема раствора в единицу времени, 
определяется выражением

S Г =  b*nPe-E,RTC»AAC»B, (IV. 52)

где k — коэффициент пропорциональности.
Объединив множители, не зависящие от концентра

ции, в константу скорости К  и заменив число молекул 
продукта Nd на пропорциональную ему массу продукта 
Gd, получим

v i ’- KC> c > -  f lv -53»

или, поскольку количество вещества D в единице объе
ма — это концентрация вещества D,

~  =  КС"лС”в. (IV. 54)dr А в

Показатели степени пА и пв в кинетических уравне
ниях (IV.53), (IV.54) называются порядком реакции по
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веществам А и В, а сумма показателей п = п А-\-пв — 
общим (суммарным) порядком реакции.

В некоторых частных случаях, когда реакция проте
кает в одну стадию, показатели степени совпадают со 
стехиометрическими коэффициентами (па = \ а \ пв— 
=vb— )• Большей частью, однако, реакции протекают че
рез ряд элементарных стадий, и пАф \ А, пвФ \в, а поря
док реакции отличается от ее молекулярности (суммы 
стехиометрических коэффициентов): п ф \А-\-хв.

В тех случаях, когда скорость одной из элементар
ных стадий гораздо меньше, чем остальных, показатели 
степени в кинетическом уравнении соответствуют сте
хиометрии медленной стадии (это может быть исполь
зовано при установлении механизма реакции). Если же 
с малой скоростью протекают две или более элементар
ные стадии, порядок реакции по каждому из реагентов 
сложным образом связан со стехиометрическими коэф
фициентами медленных стадий.

Со статистической точки зрения любая химическая 
реакция протекает в прямом и обратном направлении 
(столкновения образующихся частиц ведут к образова
нию исходных). Однако во многих процессах, использу
емых в металлургии, реакции настолько сдвинуты в од
ну сторону (большие величины констант равновесия), 
что можно их рассматривать как кинетически необра
тимые. Реакции с относительно небольшими констан
тами равновесия кинетически обратимы, и суммарная 
скорость реакции будет определяться разностью между 
скоростями прямой и обратной реакций:

—  =  K C nACnB— K C nDCnF, (IV.55)
d x  А В D F '

где К и К — константы скорости прямой и обрат
ной реакций;

CD и Cf — концентрации продуктов реакции.
При равновесии

ксАлсПвв —кс\lDCPF = О
и

Г, CnDCnF
К  _  D F

К  Сплс пв
А А В
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Если показатели степени п* равны стехиометричес-
ким коэффициентам V ;, отношение К/К равно констан
те равновесия реакции

Особенности кинетики реакций,
протекающих на поверхности твердого вещества [4—6]

В том случае, когда одно из веществ, участвующих в 
реакции (например, Л) находится в твердом состоянии, 
вероятность соударения молекул растворенного и твер
дого реагентов пропорциональна поверхности твердого 
вещества, поэтому

—0 =  KCnBS . (IV. 56)dT B A

Таким образом, в отличие от гомогенной реакции 
[уравнение (IV .53)] количество продукта, образующе
еся в единицу времени, пропорционально поверхности 
твердого вещества, а не объему раствора.

Значительно чаще, чем в результате прямого удара, 
гетерогенные реакции протекают с участием реагентов, 
находящихся в адсорбированном состоянии. В последнем 
случае реакции, приводящей к образованию конечного 
продукта, предшествует адсорбция растворенного реа
гента.

Различают два вида адсорбции: физическую и хими
ческую. Физическая адсорбция, обусловленная вандер- 
ваальсовым или дипольным взаимодействием, не требу
ет энергии активации и протекает очень быстро. Коли
чество адсорбированного вещества на поверхности оп
ределяется при этом адсорбционным равновесием.

В случае химической адсорбции адсорбированные мо
лекулы связаны с поверхностью силами того же типа, 
что и силы, осуществляющие валентную связь. Чтобы 
эти силы действовали, необходима деформация (а при 
адсорбции растворенных веществ — дегидратация) мо
лекул, поэтому химическая адсорбция требует энергии 
активации («активированная» адсорбция). Процессы ак
тивированной адсорбции протекают тем медленнее, чем 
сильнее деформация молекул, т. е. чем выше энергия ак 
тивации адсорбции. В то ж е время чем сильнее дефор
мирована молекула, тем легче она вступает в химическое
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взаимодействие, т. е. меньше энергия активации и боль
ше скорость химической реакции.

Дополнительное влияние на скорость реакции ока
зывает теплота адсорбции. Если молекулы в адсорбиро
ванном состоянии имеют меньшую энергию, чем в сво
бодном, то избыток энергии активированного комплекса 
по отношению к исходному состоянию («каж ущ аяся 
энергия активации») равен разности энергии активации 
и теплоты сорбции. В результате химическая адсорбция 
может оказаться более медленной стадией, чем после
дующая реакция, и тогда кинетическое уравнение гете
рогенной реакции должно совпадать с кинетическим 
уравнением адсорбции.

Если реакция протекает на поверхности с участием 
адсорбированных молекул вещества А и адсорбирован
ных молекул вещества В, а лимитирующей стадией 
является химическое взаимодействие, должно быть 
справедливо выражение

вещества;
0л и 0В — доля поверхности, занятая адсорби-

Поскольку скорости адсорбции значительно больше, 
чем скорость химического взаимодействия, 6А и 0В — 
равновесные значения. Определить последние можно 
из кинетических уравнений адсорбции:

ществ А и В\
К'а и К'в — константы скорости десорбции ве

ществ А и В\
С а  и Св — концентрации веществ Л и В в рас

творе.

(IV. 57)

где s — поверхность реагирующего твердого

рованными молекулами 
А и В.

реагентов

(IV. 58)

(IV.59)

где К а и  Кв — константы скорости адсорбции ве-
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При равновесии — =  0, следовательно, 
dx

Кл СА [ 1 - в л - ^ в) - К Авл , (IV.60)

* А ( 1 - * , - в , )  =  * Л .  (1V.6D

Разделив первое уравнение на второе, получим 

__ КА К в СА

ев Ка Kg Св

Подставив выражение 

КА К'ц с }е. = е„—
Ка  К в Св

в левую часть уравнения (IV.61) и выражение

Кв К а С о 
0 0 =0 »  — —

К  в К А СА

в левую часть уравнения (IV .60), выполнив преобразо-
КА К ввания и обозначив отношения —- и  — , представляю-
К'А К'в

щие собой константы адсорбционного равновесия ве
ществ А и В соответственно ЪА и Ьв, получим

0  ь_а̂ а------- j (IV.62)
i +ьАсА + ьвсв

е _ -----------------------.  (iv.63)
1 + bA CA + bB CB

Из уравнений (IV.62) и (IV.63) следует, что при 
очень больших значениях ЬАСА либо ЬВСВ поверхность 
полностью заполнена адсорбированными молекулами 
<4(0а=1) л и б о Б (0 в= 1 ) соответственно. Однако во мно
гих случаях химическая адсорбция происходит только 
на активных участках поверхности, занимающих лишь 
небольшую ее часть. В этом случае в уравнения (IV.62) 
н (IV.63) необходимо ввести соответствующий коэффи
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циент, меньший единицы. Скорость реакции может быть 
найдена после подстановки уравнений (IV.62) и (IV.63) 
в (IV .57):

ЬАСА \ Пл (  Ь -С в  1 \ пВ'

1 + ьАсА + ьвс в) 1̂ + ьАсА + ьвсв)
(IV.64)

Анализ этого выражения показывает, что определяе
мый экспериментально суммарный порядок реакции за 
висит от концентрации реагентов. При малых концент
рациях реагентов в растворе (&aCa<IC1 и bBCB<. 1) ско
рость реакции пропорциональна произведению С'"ли

Спв , т. е. порядок реакции равен пА-\-пв. В то же вре
мя при высоких концентрациях {bACA'>\, bBCB >̂ 1 и 
ЬАСА ~ Ь ВСВ) скорость реакции практически не зависит 
от концентраций реагентов, т. е. п = 0 . Если же концент
рация одного из веществ очень мала, а другого — очень 
велика, то скорость реакции растет при увеличении кон
центрации первого реагента и снижается при увеличе
нии концентрации второго. Например, если bBCB~̂> 1, а 
ЬАСА х 0, уравнение (IV.64) можно привести к выраже
нию

dGP  ~  ^  /  ъа с а  \ "А

sdx w b J

т. е. порядок по реагенту, присутствующему в большом 
количестве, становится отрицательным. Это объясняется 
тем, что поверхность твердого вещества практически 
полностью заполнена одним из веществ, и дальнейшее 
увеличение концентрации этого вещества, не увеличи
вая степень заполнения им поверхности, уменьшает в то 
же время адсорбцию второго вещества и тем самым 
снижает скорость реакции.

Если химическое взаимодействие адсорбированных 
и твердого веществ протекает с большой скоростью, 
очевидно, скорость процесса в целом будет лимитиро
ваться скоростью адсорбции медленнее адсорбируемого 
вещества. Примем, что при концентрациях СА и Св мед
леннее происходит адсорбция вещества А. Тогда 0 а « О

(IV.65)
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(так как  адсорбирующиеся молекулы А сразу ж е всту
пают в реакцию) и

dGn d 6 ,
(1V.66)

Доля поверхности, занятая адсорбированными моле
кулами вещества В, определяется скоростью адсорбции 
и десорбции молекул В и скоростью расходования ад
сорбированных молекул В, пропорциональной скорос
ти адсорбции молекул А:

~  = КгАЛ1—es)—Каев— -  Клс д(1 - е е ), (IV.67)
d ‘‘■'л

где va и vb — стехиометрические коэффициенты ве
ществ А и В.

При стационарном режиме (0B=const)

v>i
откуда

К  в Св  К А СА
0В = -------------- — *-------------------. (IV.68)

К в С в  — "7 К  д С а  +  КВ 
ХА

Подставив значение 0В из уравнения (IV.68) в выра
жение (IV.66), получим

dGD К в
КА С а ------------- ---------------------. (IV .69)sdz _

Кв Св - - — КА Сд + К в

Таким образом, порядок реакции по медленно адсор
бирующемуся веществу равен I, а по быстро сорбирую
щемуся зависит от его концентрации в растворе. При 
низкой концентрации вещества В в растворе (Кв Св <К

гв \С  К'в --------------к А СА 1 скорость реакции практически не
va /
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зависит от С в, т. е. Пв^О. Если ж е концентрация веще

ства В велика ^КВСВ>  Кв — КА СА j  , то увеличе

ние С в приводит к снижению скорости (вследствие за 
труднения адсорбции вещества А), и реакция имеет 
отрицательный порядок по веществу В.

Следует отметить, что скорость реакции растет при 
увеличении СА только до тех пор, пока доля поверхно
сти, занятая адсорбированным веществом В, не умень-

\ в
шится до нуля. При ------К лс д> К в С в  скорость ре-

акции будет лимитироваться уж е скоростью адсорбции 
вещества В, т. е. увеличение концентрации реагента А в 
растворе приведет к уменьшению скорости процесса 
(рис. 33). М аксимальная скорость соответствует соот

ношению концентраций

сл _  va 
Св v b

Скорость гетерогенных 
реакций так  же, как и го
могенных, может замед
ляться при накоплении 
растворимых продуктов 
реакции. Возрастание кон
центрации последних в 
растворе приводит к уве
личению доли поверхно
сти, занятой адсорбиро

ванными молекулами продуктов, и тем самым уменьша
ет скорость адсорбции реагентов.

С помощью простых рассуждений, подобных тем, ко
торые использовались при выводе уравнений (IV.64) и 
(IV .65), можно показать, что скорость реакции при высо
кой концентрации продукта (bDCD̂ >bACA и bDCn >̂ 
3>ЬВСВ) обратно пропорциональна последней.

Если реакция лимитируется скоростью адсорбции од- 
dCD 1

ного из веществ, то ------ — ^-----.
sdx CD

Если же медленной стадией является химическое вза
имодействие между адсорбированными молекулами и

Рис. 33. Характер зависимости ско
рости реакции, лимитируемой ад
сорбцией, от концентрации реаген
та Л в растворе при постоянной 
концентрации реагента В
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D * /лтвердым веществом, то ------~  —— . Очевидно, что за-
sd т  С D

медление адсорбции реагентов и скорости реакции не бу
дет заметно, если реагенты адсорбируются гораздо луч
ше, чем продукты реакции.

Признаки протекания процесса 
в кинетической области

Кинетический режим характеризуется в первую оче
редь отсутствием признаков, обязательных для внешней 
и внутренней диффузии. В этом случае скорость процесса 
не зависит:

1) от условий перемешивания;
2) от его продолжительности при постоянных поверх

ности и концентрациях реагентов и продуктов реакции.
Кроме того, для кинетического режима обычно харак

терны еще два признака:
1) скорость реакции сильно зависит от температуры 

(энергия активации ~ 1 0 —70 ккал/моль);
2) процесс может иметь отличающийся от единицы 

порядок по растворенному реагенту: больший или мень
ший единицы, дробный, нулевой и даж е отрицательный.

Однако два последних признака не позволяют одно
значно идентифицировать кинетический режим, так как. 
во-первых, реакция, подобно диффузионным процессам, 
может иметь небольшую энергию активации и первый по
рядок по реагенту, а во-вторых, эти же признаки могут 
соответствовать переходному режиму.

§ 7. Методика исследования 
кинетики выщелачивания

Исходные уравнения скорости процесса

Цель экспериментального изучения кинетики выщела
чивания состоит в определении зависимости скорости про
цесса от основных технологических параметров — темпе
ратуры и концентрации реагентов и установлении лими
тирующей стадии, что необходимо для отыскания 
оптимальных условий выщелачивания.

Как правило, до начала эксперимента лимитирующая 
стадия процесса неизвестна. Поэтому скорость выщела
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чивания описывают формально-кинетическим уравнени
ем, которое для обратимой химической реакции имеет 
вид

_ е ~  с ? ... с?< j l ), (IVJ0)

где G0 и G — начальное и остаточное количества
выщелачиваемого материала в твер
дой фазе;

Ci, с *  С£ — концентрации реагентов в растворе 
в момент времени т; 

п1г п2, щ — порядок прямой реакции по соответ
ствующему реагенту;

Ф ^G; — функция, учитывающая величину по
верхности и изменение скорости, обу
словленное уменьшением поверхно
сти, нарастанием твердой оболочки 
ИТ. д.;

/Сф (G; :) — скорость обратной реакции, опреде- 
\ G0 /

ляем ая концентрацией растворимых 
продуктов реакции, которая в свою 
очередь зависит от исходного коли
чества выщелачиваемого материала 
и доли его, перешедшей в раствор.

Концентрация реагентов к моменту времени т, когда 
в раствор перешла часть выщелачиваемого компонента, 
определяется как

Ci =  С0. — V,- (G0 — G), (IV.71)

где С0. — начальная концентрация;
vt-— изменение концентрации реагента, соответ

ствующее переходу в раствор 1 единицы мас
сы выщелачиваемого вещества.

Запись можно несколько упростить, если скорость ре
акции выражать как изменение степени выщелачиванияQ __ Q
ос =  —----- в единицу времени.

Go
Поскольку
d a  d (G0 —  G) dG
dx G„ d r Gn dx
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то, учитывая это отношение и подставив в уравнение 
(IV.70) значение Ci из уравнения (IV.71), получим

~  =  К  (C0i — vL G0 а)"' (Со2— v2 G0 а)"‘ ... ф (а) — Kip (а).

(IV.72)

Если реакция выщелачивания необратима, то

^  =  К  (C0i -  v, С0а)" ‘ (С0 -  v2 G0a)"« .. .Ф (a). (IV.73)

При изучении кинетики экспериментально определя
ют зависимость степени выщелачивания от его продолжи
тельности при различных условиях (температуре, кон-

Рис. 34. Определение скорости выщелачивания по тан
генсу угла наклона касательных ( — i =  tg £

\dx)a i

центрации реагентов). Затем находят скорость выщела
чивания в любой момент времени т, проводя касательную 
к соответствующей точке кривой (рис. 34).

Зависимость скорости выщелачивания от температу
ры характеризуется кажущейся энергией активации, а от 
концентрации реагентов — значениями порядка процесса 
по каждому из реагентов.
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Определение кажущейся энергии активации

Кажущуюся энергию активации Е можно рассчитать 
в том случае, когда отношение скоростей выщелачивания 
представлено как  функция лишь одной переменной — 
температуры при постоянстве всех остальных параметров 
процесса (начальных концентраций реагентов, количест
ва, крупности и формы частиц выщелачиваемого матери
ала, интенсивности перемешивания и др .). При соблюде

нии этих условий из уравнения (IV.73) для необратимого 
процесса следует:

(— )V dx /Л . o - i __

щ
\ dx J T*'a i

__ К  (Ti) (Co. vi Cq a i)n‘ (C0, — v a G0 a j ) n‘  «p ( a {) д-
К  (T2) (Co,—  v x G0 щ )п' (C0j —  v 2 G0a,)"* ф (щ ) К  (Тй) '

(IV.74)

т. e. отношение скоростей выщелачивания при произволь
но выбранной (одинаковой для всех температур) степе
ни выщелачивания а* равно отношению констант скоро
сти.
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В случае обратимой реакции подобное соотношение 
можно получить лишь при а = 0  (т. е. при т = 0 ) ,  когда в 
растворе отсутствуют продукты выщелачивания и ско
рость обратной реакции равна нулю.

Д ля необратимых реакций отношение скоростей мо
жет быть заменено отношением продолжительностей про
цесса, необходимых для достижения одной и той ж е сте
пени выщелачивания. Это можно показать с помощью 
следующих рассуждений. Разобьем величину а,- на т  
равных интервалов Д а (рис. 35 ), в пределах каждого из

I d a  \которых скорость выщелачивания можно считать

постоянной. Время, необходимое для увеличения степени 
выщелачивания на величину Д а,, при температурах Т\ и 
Т2 равно соответственно Дт'. и Дт j:

Дт/ = ---------------;  Д т ; =
( * L )  (—  I\ dx 'i.Ti V  dx i,T,

В соответствии с уравнением (IV.74), отношение
( ^ -\  имеет постоянную величину, равнуюV  dx 'i .t, \  dx 1i ,t ,
K(Ti) \K{T2), поэтому 

Дт;  =  Дх; № ) .
К (Т а)

Суммарное время, необходимое для достижения сте
пени выщелачивания а,-, составляет

m
T '- E A V .

III

1 1
Следовательно:

т _ К W  /jy
т(Тг,а{)

Очевидно, таким же будет отношение отрезков време
ни, необходимых для увеличения степени выщелачивания 
от cci до а 2. Из уравнений (IV.52) и (IV.74) следует:
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/ da K (T 2) R  ' Tx Тг I
I d r Tt .a {

ИЛИ

Д|п( - ^ к = - т л ( т ) -  ( , v '76)

Аналогичная зависимость вытекает из уравнения 
(IV .75):

1пт(7\,«.) _1п ^С^2) Е ( 1______
т ( Т 2 , а £) К (Т г) R \ T t Тг Г

Д 1пт(а ,) =  -| -Д (-1 -). (IV .77)

Выражения (IV.76) и (IV.77) — уравнения прямых в
1 ( da \ \ . 1

координатах In 1-^—1---- т~ и -----—; тангенс угла
Е Енаклона прямых равен соответственно------- и —  или
R R

при переходе от натуральных логарифмов к десятичным 
Е Е

2,3R И 2,3R ‘
Таким образом, для определения кажущейся энергии 

активации процесса необходимо:
1) найти зависимость степени выщелачивания от его 

продолжительности для нескольких (желательно не ме
нее 4—5) температур;

2) по тангенсу угла наклона касательных определить 
скорости выщелачивания — начальные или при одинако
вой степени выщелачивания; вместо определения скоро
стей можно найти непосредственно из графиков а  (т) 
продолжительность выщелачивания, необходимую для 
достижения а ;  или увеличения степени выщелачивания 
от а\ до а 2 при разных температурах (что значительно 
удобнее, чем построение касательных);

3) построить график -----(Рис- 36, а ) или

I g t -----(рис. 13,6) и рассчитать Е,
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Если в изучаемом интервале температур лимитирую
щая стадия меняется, изменяется и значение энергии ак 
тивации. В области низких температур лимитирующей 
стадией может быть химическое взаимодействие, тогда 
как в области высоких температур — диффузия. Напри
мер, на рис. 3 6 : С—D — низкие температуры, кинетиче
ская область (£ = 1 0 —70 ккал/моль); А —В — высокие 
температуры, диффузионная область, (Е =  2 — 
5 ккал/моль); В—С — промежуточная область.

Рис. 36. Характер зависимости lg  ( — \ (о); lg r (a i)  (б, /); lg i ( a 2) (б, 2)\dT)1
от — ; 0 2 > a i 

Т

В тех случаях, когда при повышении температуры ли
митирующей стадией становится внутренняя диффузия, 
температура перехода от одного режима к другому зави
сит от степени выщелачивания, для которой сравнивают
ся скорости или отрезки времени (рис. 37, б ) . Чем выше 
степень выщелачивания, тем больше толщина слоя твер
дого продукта, меньше скорость диффузии и, следова
тельно, при меньшей температуре скорость диффузии ока
жется ниже, чем скорость химической реакции.

Определение кажущегося порядка процесса

Д ля определения кажущ егося порядка процесса по од
ному из реагентов необходимо экспериментально изу
чить зависимость степени выщелачивания от его продол
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жительности при различных концентрациях данного реа
гента и постоянных температуре и концентрациях осталь
ных реагентов.

Если реакция обратима, порядок реакции по реагенту 
может быть найден только из соотношения начальных 
скоростей выщелачивания.

В соответствии с уравнением (IV.72) при а = 0  для 
различных начальных концентраций С0, и С0, получим 

d a  \
(- -

£LZi_ =  _££■_ (IV.78)
г пL0,

откуда

т. е. порядок реакции по реагенту равен тангенсу угла на
клона прямой в координатах lg — lg С0.

В случае необратимой реакции для любых a i спра
ведливо соотношение

( ч - л . * ) »  р у 7 9 )(— )\ d r  _ _ _ _ _ _ _ _ _
( — )  (С о а  — v G o O j)"

[ dr р .а {

и кажущийся порядок по реагенту может быть найден 
как  тангенс угла наклона прямой в координатах

Заменить отношение скоростей отношением отрезков 
времени, необходимых для достижения одинаковой сте
пени выщелачивания, можно только при условии, что 
отношение концентраций реагента не зависит от степени 
выщелачивания. Это условие выполняется, если во всех 
опытах имеется очень большой избыток реагента, т. е. 
при C0^>vG0. Тогда из уравнения (79) следует:

-  const (а).

V dx )
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Кроме того, отношение скоростей будет постоянным, ес
ли количество выщелачиваемого материала в каждом из 
опытов пропорционально концентрации одного из реа
гентов, т. е. G0= k C 0, а остальные реагенты взяты с боль
шим избытком:

При постоянном отношении скоростей выщелачива
ния

Последовательность действий при определении к аж у
щегося порядка реакции по одному из реагентов показа
на на рис. 37. Увеличение концентрации реагента может 
изменить лимитирующую стадию процесса выщелачива
ния, что отразится на характере логарифмических зави
симостей. Если порядок химической реакции по реагенту 
больше единицы, повышение концентрации может приве
сти к переходу от кинетического режима к диффузионно
му, если же порядок реакции меньше единицы — к пере
ходу от диффузионного режима к кинетическому, т. е. 
во всех случаях увеличение концентрации реагента при
водит к понижению кажущ егося порядка процесса.

Кроме описанных выше способов, для определения 
порядка процесса можно использовать зависимость кон
центрации реагента от продолжительности выщелачива
ния. Из химической кинетики известно, что для необрати
мых гомогенных реакций различного порядка справедли
вы соотношения:

1) для реакции нулевого порядка

(Cqx — \kC4  а)" 
(С02- г Л С 02а)"

—— =  const (а).
,.п

A Ig r  =  — пА lgC 0. (IV.80)

С =  С0 — Кг;

2) для реакции первого порядка 

In С =  In С0 — Кх (IV.82)

(IV.81)
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или
С =  С0 ехр (— /Ст); (IV.83)

3) для реакции второго порядка

- ^  =  - ^ + К т ,  (IV.84)

где С0— начальная концентрация, а С — концентрация 
реагента в момент времени г.

Рис. 37. Определение порядка по реагенту:

а — построение зависимости а (т )  и определение |— | и т(а£>; б — по-
\dx ] о

(da\
— | от lgC0; в — построение зависимости dxJo

lg x ( a f ) от lgC0

Поэтому получение прямых в координатах С—т, 
In С—т, —-----т свидетельствует соответственно о нуле
вом, первом или втором порядке реакции.

Аналогичная методика определения порядка процесса 
может быть использована и при изучении кинетики гете-
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рогенных процессов, однако лишь при соблюдении следу
ющих условий:

1) поверхность выщелачиваемого материала должна 
оставаться постоянной независимо от степени выщела
чивания;

2) концентрации всех реагентов, за исключением реа
гента, по которому определяется порядок процесса, дол
жны быть постоянными (т. е. эти реагенты должны быть 
взяты с большим избытком).

Следует отметить, что ограничения метода, связанные 
с необходимостью обеспечить постоянство поверхности, а 
такж е применимость его только для определения цело
численного порядка не всегда позволяют использовать 
этот метод для реальных процессов.

Определение основных параметров кинетики химической 
реакции

Изучение кинетики химической реакции, протекаю
щей при выщелачивании, необходимо в первую очередь 
для того, чтобы установить предельную скорость процес
са, которая достигается при устранении диффузионного 
торможения. Кроме того, изучение кинетики реакции поз
воляет во многих случаях сделать предположение о ее 
механизме.

Энергия активации и порядок химической реакции 
легко рассчитываются в тех случаях, когда кинетический 
режим процесса выщелачивания сохраняется в широком 
интервале температур и концентраций реагентов.

Д ля этого в первую очередь необходимо устранить 
внешнедиффузионное торможение, что достигается уве
личением скорости движения раствора относительно по
верхности твердой фазы (например, при выщелачивании 
в стакане с мешалкой увеличивают число оборотов ме
шалки). При максимальной температуре выщелачива
ния, наибольшей и наименьшей концентрациях реагента 
изучают зависимость степени выщелачивания (или коли
чества растворенного вещества) от его продолжительно
сти для различных скоростей вращения мешалки (рис. 
38, а ) ,  определяют начальные скорости выщелачивания
и строят зависимость или от корня квад

ратного из числа оборотов мешалки (рис. 3 8 ,6 ) . Прямо-
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.. „ асс -• г—лилейный начальным участок кривой---------у со соответ-
dr

ствует внешнедиффузионному режиму, затем следует об
ласть переходного режима, а при дальнейшем увеличении 
числа оборотов начальная скорость выщелачивания ста
новится постоянной, т. е. процесс переходит в кинетиче
скую область.

Рис. 38. Изучение зависимости скорости выщелачивания от скорости вра
щения мешалки:
а — зависимость степени выщелачивания от времени при различной ско
рости вращения мешалки ((07>Юб> ... юр; б — характер зависимости на
чальной скорости выщелачивания от Vco

Затем при постоянном числе оборотов мешалки, со
ответствующем кинетическому режиму, описанными ра
нее методами определяют энергию активации реакции и 
порядок ее по реагентам. Если выщелачивание сопровож
дается образованием плотной оболочки твердого продук
та, для расчета кажущейся энергии активации и порядка 
реакции необходимо использовать только начальные ско
рости выщелачивания (соответствующие отсутствию 
твердой оболочки); если реакция необратима и оболочка 
твердого продукта не образуется, энергия активации и 
порядок реакции могут быть определены путем сравне
ния либо скоростей при любой одинаковой степени выще
лачивания, либо отрезков времени, необходимых для до
стижения одинаковой степени выщелачивания

Достичь перехода процесса в кинетическую область 
при увеличении числа оборотов мешалки удается далеко

CL
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не всегда. В первую очередь это относится к выщелачи
ванию тонкодисперсного материала: повышение скоро
сти вращения мешалки в конце концов приводит к тому, 
что твердые частицы увлекаются раствором, и вместо 
увеличения скорости движения жидкости относительно 
поверхности частиц происходит ее снижение. Однако и 
при выщелачивании компактных образцов максимальное 
возможное число оборотов мешалки может оказаться не
достаточным для перехода в кинетический режим, если 
велика скорость химической реакции. В подобных случа
ях закономерности кинетики химической реакции могут 
быть изучены только с применением установки с вращаю
щимся диском. Методика определения порядка реакции 
и кажущ ейся энергии активации с использованием вра
щающегося диска изложена ниже.

Удельная скорость выщелачивания, протекающего 
без образования твердого продукта, в установившемся 
режиме равна скорости внешней диффузии и скорости 
необратимой химической реакции:

/ =  ~ ~  (С„ — Cj) =  КСл, (IV.85)

где бд эффективная толщина диффузионного слоя, 
рассчитываемая по формуле (IV.33) или 
(IV .36);

С0 — концентрация реагента в растворе;
Cj — концентрация реагента на поверхности вра

щающегося диска, изготовленного из выщела
чиваемого вещества;

К — константа скорости реакции; 
п — порядок реакции по растворенному реагенту.

Из уравнения (IV.85) следует:

Д ля постоянной концентрации С0 и двух различных 
скоростей вращения диска o)i и ©2 получим
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lg —  =  n lg 
/2

( ■ - Ь < Ы
[ ' - Ь < к в )

(IV .86)

Это — уравнение прямой в координатах lg / —
— lg 1 — /—— тангенс угла наклона прямой равен п. 

\ CBD )

Рис. 39. Определение —  при различных температурах 
6

Кажущуюся энергию активации можно затем рассчи
тать определив скорость выщелачивания при постоян
ных С0 и to и различных температурах:

>8к , =  lg/, — и l g ( c „ - ; ,  ^ а -  |.

4 ) '
-hi-

lg ft2 lg /a ^ lg yC0 

E , 1

(IV.87)

(IV.88)

l g ^  ё Кa 2,3/? I T±

Входящие в уравнение (IV.87) и (IV.88) отношения
—S± и могут быть либо рассчитаны, если известны
D1 1)2

значения коэффициентов диффузии и вязкости раствора 
при температурах Т\ и Т2, либо определены эксперимен
тально. В последнем случае необходимо построить для
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указанных температур зависимость удельной скорости 
выщелачивания от корня квадратного из числа оборотов 
диска и экстраполировать начальный линейный участок, 
соответствующий диффузионному режиму (C i= 0 ) , к 
числу оборотов диска, при котором проводится определе
ние констант скорости (рис. 39). Экстраполированные 
значения удельной скорости выщелачивания при Т\ и Т2,

Di «  Dq /■> finравные -jr-i- С0 и -тр - С0, позволяют рассчитать Д1 - и
°Д 1  Д г  D 1

ед,
D a *

Следует отметить, что определение кинетических х а
рактеристик химической реакции невозможно, если по
следняя сопровождается образованием очень плотной 
пленки, так как  в этом случае процесс практически мгно
венно переходит во внутреннюю диффузионную область.

Кажущаяся и истинная энергия активации

Необходимо учитывать, что определяемая из экспери
ментальных данных каж ущ аяся энергия активации ни в 
коей мере не соответствует истинной энергии активации, 
т. е. энергии, затрачиваемой на образование активиро
ванного комплекса.

В первую очередь это относится к кажущейся энергии 
активации процесса, протекающего в диффузионной или 
промежуточной области.

Например, скорость внешней диффузии, в соответст
вии с уравнением (IV.34), зависит от температуры по
стольку, поскольку от нее зависят коэффициент и вяз
кость раствора. И диффузия растворенного вещества, и 
вязкость раствора связаны с хаотическим тепловым дви
жением молекул растворенного вещества и растворите
ля, не являющимся активационным процессом. Более 
того, зависимость коэффициента диффузии и вязкости от 
температуры вообще не имеет экспоненциального харак
тера. Поэтому каж ущ аяся энергия активации диффузии— 
величина условная, чисто формально характеризующая 
зависимость скорости диффузии от температуры.

Нетрудно показать, что и каж ущ аяся энергия акти
вации химической реакции, определяемая при протека
нии процесса в кинетической области, совсем не равна 
истинной энергии активации и представляет собой обоб
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щенную характеристику температурной зависимости 
скорости процесса.

Рассмотрим в качестве примера реакцию

Си+ H2S04+ JL  Оа CuS04+ н 2о.

Эта реакция практически необратима; скорость ее 
можно описать выражением

=  /CflHjSO. « о, s (а),ах

где К — константа скорости;
Gh,so, — активность серной кислоты в растворе;

Go, — активность растворенного кислорода;
пх и п2 — порядок реакции соответственно по H2SO4 

и 0 2;
s ( a )— поверхность меди.

Выразив активности серной кислоты и растворенного 
кислорода через концентрации и коэффициенты активно
сти и подставив вместо концентрации кислорода в раство
ре произведение его давления на величину, обратную кон
станте Генри, получим

dCL j ,  л, л . 1 w i ,  п. . ч—— =  Кун&>,Уо,------- Ch.so.Po,9 (a).
*  Кг'

Д ля определения кажущейся энергии активации изу
чают зависимость скорости выщелачивания от темпера
туры при постоянных концентрации серной кислоты и 
давлении кислорода и рассчитывают затем энергию акти
вации по тангенсу угла наклона прямой lg  — - =  /
Поскольку, однако, от температуры зависит не только 
константа скорости реакции, но такж е коэффициенты ак 
тивности и константа Генри, полученное значение харак
теризует температурную зависимость произведения всех 
этих величин.

Наконец, если даж е учесть зависимость коэффициен
тов активности и константы Генри от температуры и оп
ределить энергию активации только по изменению кон
станты скорости, то и в этом случае найденная каж ущ ая
ся энергия активации гетерогенной реакции отличается 
от истинной. Как отмечалось ранее ( с. 128) и видно из 
рис. 40, каж ущ аяся энергия активации реакции, протека-
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ющей с участием адсорбированных веществ, равна раз
ности истинной энергии активации и теплоты адсорбции:

-̂клж ^ист а̂дс-
Если ж е исходные вещества адсорбируются слабо, а 

растворимые продукты реакции — сильно, то, как  пока-

Рис. 40. Изменение энергетического состояния системы в хо
де гетерогенной реакции

зано в работе [4 ], определяемая экспериментально к а 
жущ аяся энергия активации включает и теплоту адсорб
ции продуктов:

Е ц аж   ̂ нст “̂исх ” 1 ~ ^прод>
где ^нсх и >.прод — теплота адсорбции соответственно ис

ходного вещества А и продукта реак
ции D.

Аналогично, если в реакции участвуют два адсорби
рованных вещества (1 и 2) и одно из них (2) в растворе 
присутствует в большом избытке:

Ецаж =  ЕцС1 ^  -f- Я2.

§ 8. Кинетика выщелачивания 
дисперсных твердых веществ.
Роль геометрии зерна

Как правило, на выщелачивание поступает измель
ченный материал различного гранулометрического со
става. В процессе выщелачивания поверхность такого ма

149



териала меняется, что приводит к изменению наряду с 
концентрациями реагентов и скорости выщелачивания.

Если реакция выщелачивания необратима и не сопро
вождается образованием оболочки твердого продукта, 
скорость выщелачивания может быть выражена урав
нением

где С — концентрация реагента; 
п — порядок по реагенту; 
s — поверхность твердой фазы.

Поскольку поверхность связана с массой (объемом) 
твердого вещества, s = f  ( а ) .  В ряде случаев f  (а) может 
быть представлена как степенная функция доли вещест
ва, оставшейся невыщелоченной, т. е. в виде s = s 0 (1— 
—а ) р , где S o — исходная поверхность Г17]. Тогда

В этом случае реакция как бы приобретает «порядок» 
по твердому, равный р.

Рассмотрим некоторые частные случаи зависимости 
s (а )  первоначально для материала, частицы которого 
имеют примерно одинаковую крупность (монодисперсный 
материал) и форму. Предполагается, что не успевшая 
прореагировать часть зерна сохраняет форму исходной 
частицы.

В случае сферических частиц

=  Ks0 С" (1 — а)Р .
ах

(IV.89)

V = —  я г3, s =  4 я г23
и

Поскольку V = V 0 (1—а ) ,

s =  s0 (l — а)2/з.

Из этого следует:

^  = K s 0Cn( \ - a f / s .
dx

(IV.90)
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Соотношение (IV.90) справедливо и для кубических 
частиц ( V = a 3, s = 6 a2, s = 6  У2/3) , и для любых изомет
рических частиц (т. е. частиц, по форме близких к шару, 
кубу, тетраэдру, октаэдру и т. п .).

При растворении зерен с преобладающей величиной 
одного измерения (иглы, призмы с г «С/ или а<^1) сече
ние убывает значительно быстрее длины, поэтому мож
но принять /=const.

Тогда для частиц игольчатой формы
V — пг2 /; s =  2 л/7;

Отсюда

=  Ks0Cn (1 — a )1'*. (IV.91)
dx

Поверхность пластинчатых зерен (чешуек) в ходе вы
щелачивания практически не изменяется, поэтому

—  =  Ks0Cn (IV.92)
dx

(нулевой порядок по твердому).
Если растворению подвергаются частицы с развет

вленной поверхностью, пористые, имеющие внутренние 
полости, возможен любой порядок по твердому — от 
Р < 0  до р > 1 . Например, при разветвленной поверхности 
вначале она убывает значительно быстрей, чем при ра-

2створении гладких частиц, т. е. р ^  —  . В том случае,
и

когда растворение идет во внутренней полости, поверх
ность увеличивается по мере растворения, т. е. р < 0 . 
Вообще в подобных случаях трудно выразить s = f  (а) 
для большого интервала а .

Практически чаще всего приходится иметь дело с по- 
лидисперсными материалами с широким набором раз
меров частиц. Зависимость s = f  (а) усложняется в этом 
случае тем, что в  процессе растворения изменяется не 
только поверхность частиц, но и их число, так  как  в пер
вую очередь растворяются и исчезают мелкие фракции. 
Можно принять, что и для полидисперсного материала
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s = s 0 (1—a ) p. При этом, как  показано в работе [7 ], для
2 3изометрических плотных частиц —  < !р ^ 1 ‘.р =  — при

4равномерном распределении частиц по размерам, р=  —
5

при линейном и р = 1  при показательном распределении.
Интегрируя уравнение (IV .89), можно найти зависи

мость степени выщелачивания от его продолжительности 
для различных значений р. Из уравнения (IV.89) следует:

d (1~ K) =  — Ks0 Сп dx,
(1 — a)P о

откуда для р=̂ =1

( l _ a )1- P = _ ( l_ p ) A : s 0C"T. (IV.93)

Решения уравнения (IV.93) для частиц различной 
формы имеют следующий вид:

1) для изометрических частиц (р =  — )
\ 3 /

(1 __ a )1'* = -  ~  Ks0 С \  (IV.94)

2) для игольчатых частиц |р =  -y-j

(1 — a)1/2= ----- -̂/Cs0Cnt ;  (IV.95)

3) для плоских частиц (р = 0 )
1 — a = — Ks0C"t. (IV. 96)

Если р = 1 , получим выражения, аналогичные уравне
ниям (IV.82) и (IV .83), описывающим зависимость кон
центрации реагента от времени в случае гомогенной ре
акции первого порядка:

In (1 — a) =  — Ks0 Сп т, (IV.97)

1 — a  =  exp (— Ks0 Cn т). (IV.98)

Выражения (IV.93) — (IV.98) пригодны для описания 
кинетики выщелачивания, протекающего в кинетической 
или внешнедиффузионной области при большом избытке 
реагента (К  и С не зависят от времени).
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При описании кинетики выщелачивания, протекаю
щего во внутренней диффузионной области, необходимо 
учитывать зависимость скорости от степени выщелачи
вания, обусловленную изменением толщины слоя твердо
го продукта. В этом случае даж е при C = const (т) полу
чаются довольно громоздкие выражения. Чаще всего 
поэтому используются приближенные уравнения. Напри
мер, для монодисперсных частиц сферической формыг 2
Р = — j  [8 ] применяют уравнения Яндера и Гинстлин-

га — Броунштейна.
Приближенное уравнение Яндера
[ 1— ( 1— а)11в]* =  Кт (IV. 99)

справедливо лишь при малых степенях реагирования, так 
как  при его выводе использовалось дифференциальное 
уравнение скорости диффузии через плоский слой.

Более точное уравнение Гинстлинга — Броунштейна
1 -----L a — ( 1— а)2/’ =/Ст (IV.100)

3

не учитывает только возможное различие объемов про
реагировавшего материала и образовавшегося твердого 
продукта.

Наиболее точно зависимость степени реагирования от 
продолжительности процесса, скорость которого ограни
чена внутренней диффузией, описывается уравнением 
Валенси:

[1 +  (z— \ )а\ги +  (z —  1) (1 — ay/, — z __ ^  (IV 101)
1 —  z

в котором z — отношение объемов образовавшегося твер
дого продукта и прореагировавшего исходного вещества, 
т. е. величина, равная критерию Ппллпнга — Бедвордса 
(см. с. 117).

§ 9. Влияние дефектов 
в кристаллической решетке 
на кинетику реакций 
твердое — жидкость

Реальные кристаллические твердые вещества, с кото
рыми имеют дело металлурги (различные минералы и 
полупродукты их переработки), содержат дефекты раз
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личного типа, влияющие на физические свойства и хими
ческую активность.

Кристаллы с дефектами подразделяют на н е с о в е р 
ш е н н ы е  и н е с т е х и о м е т р и ч е с к и е  [9 ].

Несовершенные кристаллы обладают стехиометричес- 
ким составом, но в их структуре имеются нарушения по
рядка расположения атомов или ионов.

Нестехиометрические кристаллы представляют наи
более существенную группу дефектных твердых тел. Они 
характеризуются избытком или недостатком одной из 
компонент соединения по отношению к стехиометричес- 
кой формуле при сохранении типа решетки.

К дефектам в кристаллах относятся такж е различные 
виды д и с л о к а ц и й  (краевые и винтовые), образую
щиеся в процессе роста кристаллов, в процессе деформа
ции или измельчения твердого тела.

Вследствие наличия дефектов запас энергии Гиббса 
реальных кристаллов выше, чем идеальных, что обуслов
ливает более высокую их реакционную способность. Так, 
установлено, что отклонение от стехиометрического со
става у  сульфидов и окислов приводит к увеличению ско
рости их взаимодействия с растворителем. Различие в 
составе и концентрации дефектов объясняет то обстоя
тельство, что минералы из разных месторождений имеют 
неодинаковую активность взаимодействия с растворами. 
Формально влияние различного рода дефектов на равно
весие и скорость гетерогенных процессов можно предста
вить следующим образом.

Дефектная структура обладает по сравнению с без
дефектной избытком энергии, т. е. энергия образования 
соединения с дефектной структурой больше энергии об
разования того ж е соединения, но с идеальной кристалли
ческой решеткой, на Д (?д еф > 0 . Поэтому Д G реакции вы
щелачивания минерала с дефектами кристаллической 
решетки меньше на величину ДСдеф.‘

ДС =  Дбидеал ф-

Поскольку ДG =  —RTlnKp или Кp = e ~ b‘c,RT ,
к  - Г  (ДС.-деаЛ- ДСдеф>/*7’ =  - ДСидеа Л/ * Г _АСд,ф /*Г
f'P  (деф) — е  е  ’

т. е.
КР (деф) =  /Ср(идеал) eAĜ /RT. (IV. 102)
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Таким образом, константа равновесия больше, а сле
довательно, больше степень выщелачивания или меньше 
необходимый избыток реагента при выщелачивании ми
нералов с дефектами кристаллической решетки.

С помощью аналогичных рассуждений можно пока
зать, что дефекты в кристаллической решетке должны 
влиять на скорость химических реакций.

Снижение прочности связей в кристаллической решет
ке, имеющей дефекты, а такж е взаимодействие адсорби
рованных молекул с электронами и дырками на поверх
ности минерала приводят к уменьшению энергии актива
ции на Д£деф и к увеличению константы скорости реак
ции:

Поскольку дефекты в кристаллах повышают химиче
скую активность твердых веществ, можно использовать 
это явление для интенсификации процессов выщелачива
ния путем активирования исходных материалов.

Возможно механическое и термическое активирова
ние твердых тел. Первое является универсальным и по
лучает все большее распространение.

Механическое активирование твердых тел [10, 11]

При измельчении (в результате ударов, трения) з а 
пас энергии твердых тел возрастает вследствие увеличе
ния удельной поверхности твердого тела, а такж е де
формации и частичного разрушения кристаллической 
решетки Последнее приводит к высокой концентрации 
дислокаций и атомных дефектов. Степень разупорядо- 
ченности в поверхностных слоях может быть близка к 
таковой у аморфных тел. Запас энергии Гиббса у  акти

K  =  ze~E'«T,
,- (* и  деал- Д£дсФ>/ЯГ =  2 е - £ нДе а л / ^ е Л£д 1ф/К7-

(IV. 103)

из ЭТОГО следует, ЧТО Л д е ф > К и д е а л .и д е а л *

§ 1 0 .  Способы активирования 
твердых тел
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вированного вещества G* выше, чем у  идеального кри
сталла бидеал, на величину AG*:

Д G* =  G* — Gm  (IV. 104)

причем
(IV. 105)

где А(3*ов— избыточная поверхностная энергия;
ДС; еф— энергия образования дефектов решетки.

Из соотношения 

AG* =  АН* — TAS*

следует, что в тех случаях, когда избыточная энтропия 
AS* невелика (кристаллическое состояние сохраняется, 
разупорядоченность решетки незначительна), избыточная 
энергия AG* в основном определяется избыточной эн
тальпией АН*. Величину АН* можно оценить, определяя 
в прецизионном калориметре теплоты растворения акти
вированных и неактивированных веществ.

Для механически активированных тонкодисперсных 
окислов ряда металлов АН* имеет значение 1— 
3 ккал/моль. Наиболее высокое значение (~ 1 0  ккал/ 
/моль) найдено для ZnO.

При высокой концентрации дислокаций и точечных 
дефектов структуры (дефекты по Шоттки, Френкелю и 
др.) избыточным значением энтропии AS* нельзя пре
небрегать. В этом случае избыточную энергию Гиббса 
ДG* можно рассчитать по экспериментальным значениям 
констант равновесия химической реакции, в которую 
вступают активированное и неактивированное вещества, 
по соотношению

где Кр и Кр— константы равновесия реакции с акти
вированным и стабильным веществом 
соответственно.

Избыточное значение энтропии определяется из вы
ражения

К*
AG* =  — RT In — , (IV. 106)
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A S t =  So +  j  -Cp~ Cp dT. 
о

т

(IV .107)

Д аж е при абсолютном нуле активированное твердое 
тело имеет определенную степень неупорядоченности, 
поэтому So^O  (отклонение от третьего закона термоди
намики). Благодаря этому даж е при близких значениях 
Ср* и Ср величина AS* может быть относительно ве
лика вследствие большой величины S 0*. Значение S 0* 
лежит между 0 и энтропией плавления (состояние ионной

S,n2/e г, ним

Рис. 41. Зависимость удельной поверхности (/) и размера 
частиц (2) от продолжительности измельчения

неупорядоченности). Так, энтропия нулевой точки акти
вированного порошка ZnO, равная 0,082 кал/(моль-град), 
составляет 40% энтропии плавления окиси цинка 
[0,2 кал/(м оль-град)].

Исследования кинетики измельчения выявили три 
этапа изменения размера частиц и удельной поверхно
сти вещества во времени (рис. 41).

Первоначально размер частиц прогрессивно убывает, 
а удельная поверхность растет. После достижения опре
деленной степени дисперсности начинается агрегация 
(сцепление) частиц. Вследствие этого размеры частиц 
возрастают и через некоторое время устанавливается
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состояние «равновесного помола» — размер частиц и 
удельная поверхность не изменяются во времени1.

Слипание происходит в результате действия сил 
Ван-дер-Ваальса. При малых размерах частиц они столь 
велики, что в зоне контакта возможна локальная пла
стическая деформация и взаимопроникновение частиц.

Несмотря на то что в процессе размола удельная по
верхность достигает некоторого предельного значения 
(AG„OB =  const), общая избыточная величина AG* про
должает расти вследствие прогрессирующего разруше
ния кристаллической решетки вплоть до полного перехо
да вещества в аморфное состояние.

Возможны два варианта проведения реакций с меха
ническим активированием твердого вещества:

1 ) твердое тело активируется в результате тонкого 
измельчения, затем проводится реакция с раствором или 
газом;

2 ) химическое взаимодействие совмещается с меха
нической активацией (размолом, истиранием).

Во втором случае возникают энергетически более 
возбужденные состояния. Кроме того, при совмещении 
активации с химическим взаимодействием исключается 
влияние примесей или образующихся оболочек твердых 
продуктов, тормозящих процесс, так  как непрерывно об
новляется реакционная поверхность.

Так, установлено, что скорость разложения минерала 
шеелита (C aW 04) соляной кислотой с образованием 
вольфрамовой кислоты сильно возрастает при совмеще
нии разложения с измельчением в шаровой мельнице. 
Это объясняется снятием пленок H2WO4 с частиц шеели
та с постоянным обновлением реагирующей поверхно
сти [ 12 ] .

При совмещении механического активирования с хи
мическим взаимодействием могут протекать реакции, 
которые в обычных условиях термодинамически мало
вероятны. Так, из термодинамических расчетов следует, 
что вода практически не реагирует с медью с выделением 
водорода (A G ^ + 2 7  ккал/г-атом). Однако при одновре
менном истнрании в течение 5—6 дней около 2 % меди

1 В шаровых и вибромельницах при длительном измельчении 
можно получить порошки с равновесным средним размером частиц 
0,2—0,5 мкм.
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вступает в реакцию с водой с выделением водорода. Это 
объясняется подведением к системе механической энер
гии, что приводит к возбужденным состояниям и ослаб
лению (разрыхлению) связей. Особенность состоит в 
том, что для поддержания подобных м е х а н о х и м и ч е 
с к и  х реакций необходим постоянный подвод механиче
ской энергии.

В общем случае при совмещении механического воз
действия с химической реакцией ход ее протекания мож-

Рис. 42. Схема протекания механохимической 
реакции:
а — реакция при отсутствии активирования; 
б — период индукции после начала механиче
ского воздействия; в — установившийся режим 
при механическом активировании; г  — период 
затухания после прекращения воздействия

но изобразить схемой, приведенной на рис. 42. При отсут
ствии механического активирования реакция не идет или 
протекает в очень малой степени (участок а ) .  После 
введения механического воздействия степень реагирова
ния возрастает (участок б), затем устанавливается ста
ционарное состояние с постоянной (при данных условиях 
обработки) степенью реагирования (участок в). После 
снятия механического воздействия степень взаимодейст
вия быстро падает (участок г ) .

В отличие от обычного химического равновесия воз
никающее при механическом воздействии стационарное 
состояние обозначают термином «механохимическое рав
новесие».

В процессе измельчения твердого тела в местах кон
такта трущихся тел наблюдается локальное мгновенное 
повышение температуры и давления. По оценкам при
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измельчении тугоплавких металлов температура на кон
тактных участках достигает 1000° С, а давление — по
рядка 15000 бар. Вследствие локального повышения 
температуры в сочетании с высокой концентрацией дис
локаций и атомных дефектов решетки создаются усло
вия для протекания твердофазных реакций.

Так, при длительном измельчении вольфрамита (ми
нерал [Fe, Mn]WO.i) с содой в шаровой мельннце при 
обычной температуре значительная часть минерала ре
агирует с содой с образованием Na2W0 4 (обычно эту 
реакцию проводят, нагревая шихту при температуре 
800—900° С ).

При совмещении измельчения с обработкой водными 
растворами создаются условия протекания гидротер
мальных реакций (т. е. реакций, осуществляемых при 
повышенных температурах и давлениях).

В настоящее время разработана и получила распро
странение высокоэффективная аппаратура для измель
чения (вибромельницы, планетарные мельницы и др .). 
В связи с этим механохимия приобретает практическое 
значение и начинает использоваться в целях интенси
фикации гидрометаллургических процессов.

Ультразвуковое активирование [13]

При воздействии ультразвукового поля интенсифи
цируются процессы выщелачивания. К ультразвуковым 
относятся колебания с частотами выше 20 кГц (от 2-104 
до Ю8 Гц). При распространении звуковой волны в жид
кости возникают переменные давления. В местах неод
нородностей (у  поверхности взвешенных твердых ча
стиц) жидкость разрывается с образованием к а в и 
т а ц и о н н ы х  п о л о с т е й  (каверн), которые в следую
щем полупериоде (сжатии) резко захлопываются

Кавитационная полость расширяется относительно 
медленно (препятствует статическое давление и поверх
ностное натяжение жидкости), а захлопывание полости 
происходит быстро, так как внешнее и звуковое давле
ние действуют в одном направлении.

Газ в микрополости сжимается до нескольких тысяч 
атмосфер, затем происходит стремительное расширение 
и возникает ударная волна (происходит точечный 
взрыв), которая производит разрушающее воздействие:
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снятие поверхностных пленок, измельчение, разрушение 
кристаллов с образованней дефектов. Кроме того, воз
никают гидродинамические потоки вихревого характера, 
способствующие исключению внешнедиффузионных соп
ротивлений.

Сочетание воздействия ультразвуковыми колебания
ми с химическим взаимодействием приводит к резкому 
увеличению скорости гетерогенных процессов твердое те
ло — жидкость.

Следует отметить, что при повышении статического 
давления в жидкости, подвергающейся ультразвуковому 
воздействию, значительно увеличивается интенсивность 
захлопывания кавитационных полостей. Поэтому при 
подборе определенных оптимальных соотношений между 
удельной акустической мощностью ультразвукового пре
образователя и избыточным статическим давлением 
можно сильно интенсифицировать кавитационную эро
зию материалов.

Источниками ультразвуковых колебаний обычно слу
ж ат магнитострикционные преобразователи электриче
ской энергии в энергию упругих колебаний. Принцип их 
работы основан на изменении под действием переменно
го магнитного поля геометрических размеров тела, вы
полненного из ферромагнитного материала. Колебания 
такого тела могут быть сконцентрированы на торце 
акустического трансформатора (стержневые излучате

ли) или распределены по площади мембраны. Последние 
позволяют возбуждать УЗ-колебания в относительно 
большом объеме жидкости и поэтому более пригодны для 
использования в гидрометаллургических процессах. Сле
дует, однако, заметить, что уровень развития современ
ной ультразвуковой аппаратуры ограничивает область 
ее применения в гидрометаллургии. Обзор исследований 
в этой области дан в публикациях [13—15].

Термическое активирование

Активирование твердых тел при термических воздей
ствиях (нагревание с последующей закалкой, отжиг) 
основано на возникновении термических напряжений 
вследствие перепадов температур или полиморфных 
превращений, которые приводят к разрушению кристал
лов и накоплению дефектов.
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Типичным примером термического активирования мо
жет служить активирование сподумена (минерал лития 
Li20 -A I20 3-4 S i0 2). Д ля эффективного разложения спо
думена серной кислотой первоначально проводят терми
ческую обработку сподумена примерно при 1100°С для 
превращения a -модификации сподумена в р-сподумен 
(а-сподумен практически не реагирует с серной кисло
той). Превращение а->р сопровождается изменением 
объема вмещающей сподумен породы с выделением р- 
сподумена в виде измельченной фракции, отделяемой от 
пустой породы грохочением или воздушной сепарацией.

Другой пример — термическое активирование берил
ла (минерал бериллия 3B e0-A l20 3-6 S i0 2). Берилловый 
концентрат плавят в электродуговой печи при 1700° С, 
затем плав быстро охлаждают грануляцией в холодной 
воде. При этом берилл претерпевает структурные прев
ращения, активирующие его взаимодействие с серной 
кислотой [16 ].

§ 11. Использование 
кинетических закономерностей 
для  расчетов аппаратов 
для выщелачивания

Типы аппаратов, применяемых для выщелачивания

Назначение аппаратов, используемых для выщелачи
вания, состоит в том, чтобы обеспечить контакт между 
раствором и твердым материалом в течение необходимо
го времени и при оптимальных для выщелачивания 
условиях. В соответствии с этим аппарат для выщелачи
вания представляет собой сосуд с устройствами для пе
ремешивания и нагрева пульпы и для ее загрузки и вы
грузки.

Распространенный тип аппаратов для выщелачива
ния — реактор с механической мешалкой и паровой ру
башкой или змеевиком для обогрева (рис. 43). Вместо 
механического перемешивания часто применяется аэро- 

лифтное устройство (рпс. 44). В последние годы все боль
шее распространение получают высокопроизводительные 
аппараты для выщелачивания в кипящем слое (рис. 45).

Д ля извлечения металлов из руд, легко доступных 
выщелачиванию при относительно крупных размерах
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с механическим переме
шиванием

Рис. 44. Схема аппа
рата с перемешива
нием сжатым возду
хом

Выщелачивающий

Рис. 45. Схема аппара- Рис. 46. Схема аппарата для перколяции:
та для выщелачивания у — выщелачиваемый материал
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частиц, допускающих просачивание р-аствора через зна
чительный слой руды, применяют выщелачивание проса
чиванием (перколяцию). Схема чана для перколяции 
приведена на рис. 46. Процессы, подобные перколяции, 
происходят в случае кучного (рис. 47) и подземного 
(рис. 48) выщелачивания.

Перечисленные аппараты для выщелачивания нес
ложны по конструкции и просты в эксплуатации. Одна-

Вйицелаиивающий
раствор

Рис. 47. Схема кучного выщелачивания: 
I — выщелачиваемый материал

ко они работают при атмосферном давлении, что огра
ничивает возможности увеличения скорости выщелачи
вания путем повышения температуры или давления 
газообразного реагента. Поэтому в цветной металлургии 
довольно широко распространено выщелачивание в гер
метичных сосудах — автоклавах, например в производст
ве глинозема по способу Байера; при разложении ше- 
елитовых концентратов раствором соды; при окисли
тельном выщелачивании сульфидов; при окислительном 
выщелачивании урановых руд, содержащих UO2 (ура
нинит) или U30 8 (урановая смолка), с переводом урана 
в UO|+ и т. д. [ 1 ] .

Можно выделить две группы автоклавных процессов. 
Первая группа — это процессы, подобные разложе

нию бокситов или шеелитовых концентратов, в которых 
не участвуют газообразные реагенты, и назначение авто
клава состоит в том, чтобы обеспечить возможность про
ведения выщелачивания при температуре выше 100° С.

Основные преимущества выщелачивания при повы
шенных температурах:

1) ускорение процесса, обусловленное увеличением 
скорости химических реакций и скорости диффузии;
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Рнс. 4 9 . Зависимость растворимости газов в воде от температуры:
а — ьислород б — водород: / — 6.9 ат; 2 — 13,8 ат; 3 — 26,7 ат; 4 — 28,6 ат; 
5 — 34,5 ат; 6 — 7,03 ат; 7 — 14,1 ат; 8 — 21,1 ат; 9 — 28,1 ат; 10 — 35,2 ат;
11 — 42 ат



2) для эндотермических реакций — сдвиг равновесия 
в благоприятную сторону, что уменьшает необходимый 
избыток реагентов.

Ко второй группе автоклавных процессов относятся 
процессы выщелачивания, протекающие с участием га 
зообразных реагентов. В подобных случаях осуществле
ние процесса в автоклаве позволяет обеспечить более

высокую концентрацию газа в 
растворе.

Зависимость растворимос
ти газов от температуры имеет 
сложный характер (рис. 49): 
повышение температуры до 
100— 120° С сопровождается 
падением растворимости газа, 
а при дальнейшем увеличении 
температуры растворимость 
растет. Поэтому наиболее це
лесообразно проводить выще
лачивание при температуре 
200° С и более, когда обеспечи
ваются одновременно и высо
кая  растворимость газа, и боль 
шая скорость реакций и диф
фузии.

Типичные конструкции ав 
токлавов приведены на рис. 
50. Первый тип автоклавов, с 
обогревом н перемешиванием

/

Рис. 50. Типы автоклавов:
а — вертикальный автоклав с обогревом и перемешиванием острым 
паром; б — горизонтальный многокамерный автоклав; I — переме
шивающее устройство; 2 — перегородка
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острым паром, широко используется для выщелачивания 
бокситов (процесс Байера). Второй тип часто использу
ется для окислительного автоклавного выщелачивания 
с участием кислорода; перемешивающее устройство обе
спечивает интенсивную аэрацию пульпы.

Режимы выщелачивания
По характеру загрузки (во времени) твердого вещест

ва и жидкости различают три режима выщелачивания: 
периодический, непрерывный и полунепрерывный.

При периодическом режиме реагирующие вещества 
(твердая фаза и жидкость) единовременно загружаю тся 
в аппарат. После определенного времени контакта при 
перемешивании, необходимого для достижения требуе
мой степени превращения, продукты реакции выгруж а
ются.

При непрерывном режиме осуществляется непрерыв
ная подача в аппарат (или систему аппаратов) ис
ходных веществ и непрерывная выгрузка продуктов ре
акции.

Полунепрерывный режим выщелачивания характери
зуется единовременной загрузкой и выгрузкой твердой 
фазы и непрерывной подачей и выгрузкой жидкой фа
зы (перколяция, кучное и подземное выщелачивание).

Периодическое выщелачивание применяют в случае 
малых масштабов производства.

При непрерывном режиме большей частью исполь
зуют каскад из последовательно соединенных аппаратов, 
в которых осуществляется прямоточное или противоточ- 
ное выщелачивание. При непрерывном прямоточном вы
щелачивании исходные твердая и жидкая фазы одно
временно поступают (обычно в форме пульпы) в первый 
аппарат, проходят последовательно все аппараты каскада 
и выгружаются из последнего аппарата.

В случае непрерывного противоточного выщелачива
ния твердый выщелачиваемый материал и выщелачи
вающий раствор движутся навстречу один другому. 
Таким образом, материал, наиболее обедненный извлека
емым компонентом, контактируется со свежим выщела
чивающим раствором. С точки зрения кинетики это наи
более рациональный способ, но его осуществление связа
но с необходимостью разделять твердую и жидкую фазы 
после каждого аппарата.
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Расчет производительности аппарата, 
работающего в периодическом режиме

При расчете производительности аппарата выщела
чивания любого типа, работающего в периодическом 
режиме, исходят из определенных требований к степени 
обработки (степени выщелачивания ценного компонента 
или содержанию его в твердом остатке).

При заданных условиях выщелачивания время то, не
обходимое для достижения заданного остаточного со
держания ценного компонента С 0 Ст а т , определяется по 
кинетической кривой F (т ), выражающей зависимость 
содержания выщелачиваемого металла в твердой фазе 
от времени (рис. 51).

При полезной емкости аппарата V и продолжитель
ности выщелачивания то производительность аппарата 
по пульпе равна

Производительность аппарата, 
работающего в непрерывном режиме (рис. 52)

Принимаем, что в реакторе поступающая пульпа 
мгновенно перемешивается, т. е. во всех точках реактора 
состав одинаков, очевидно, что такой же состав у  выгру
жаемого материала.

Рис. 51. Зависимость остаточного со- Рис. 52. Схема работы
держания ценного компонента в твер- реактора в непрерывном
дой фазе от продолжительности вьнце- режиме 
лачивания

(IV. 108)
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Среднее время пребывания пульпы в реакторе

Однако вследствие интенсивного перемешивания толь
ко что загруженные частицы твердого материала могут 
попасть в выгружаемую пульпу. В то ж е время в реакто
ре (и в выгружаемом материале) будет некоторая доля 
частиц с временем пребывания, значительно превосхо
дящим среднее время пребывания. Таким образом, в 
выгружаемой пульпе содержатся частицы с различным 
временем пребывания:

О т < оо.

Если обозначим через ДС (п ) ,  АС (т2)...ДС (тО — доли 
частиц в выгружаемом твердом материале со средним 
временем пребывания t i ,  Т2,..., т т о  среднее остаточное 
содержание ценного компонента в выщелачиваемом м а
териале Состат определяется выражением:

Состат =  А С (тх) F (тх) +  АС (Та) F (Та) +  ...

ИЛИ

^остат ^ АС (т,) F (т,),
г= 1

где F(т ,)— остаточное содержание компонента при 
данном времени пребывания (т*).

При непрерывном распределении частиц по времени 
вместо суммы нужно использовать интеграл:

to
^остат == \Р' (x)F(x)dx, (IV. 110)

о
где Р'(т )— функция, характеризующая распределение 

частиц по времени пребывания (плотность 
распределения); 

т0— время полного выщелачивания [/г(то = 0 ) ] .
Сущность функции Р' (т) — плотности распределения 

можно пояснить следующим образом. Если в выгружен
ном материале находятся частицы с интервалом времени 
пребывания от п  до т2, то доля частиц со временем пре
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бывания от т до x-\-dx соответствует P'(x)dx, а доля 
частиц со временем пребывания от ti до т  выразится ин
тегралом

%
| Р' (т) dr.

Очевидно, что интеграл 1 Р ’ (x)dx=  1, так как  по

условию все частицы имеют время пребывания от T i д о  х 2 .

В рассматриваемом случае (реактор с перемешивани
ем) вид функции Р' (т) может быть получен из уравне
ния материального баланса.

Примем для вывода, что в процессе выщелачивания 
частицы не исчезают и их число в единице объема 
пульпы на входе реактора, в реакторе и на выходе из 
него одинаково. Если в момент времени, принимаемый за 
начало отсчета ( т = 0 ) ,  в реактор вместо обычных на
чать подавать меченые («трассирующие») частицы, то 
уравнение материального баланса по этим частицам име
ет вид

где С0— концентрация твердых частиц в пульпе;
С— концентрация меченых частиц в реакторе и 

выходящей из него пульпе.
Отсюда

wC0 dr — wCdx =  VdC, ( I V . l l l )

с T

r f (C0 - C )  

C0- С
f -^ -d t ; - l n ( C 0 - C )

I с w X 
=  — т :

lo V оо 0

In C°~ - - W— T;

w-----T .

(IV. 112)

Сг д е --------доля трассирующих частиц в выгружаемой

|70



пульпе, т. е. частиц со временем пребывания 
от 0 до т (так как из общей концентрации С0 
твердых частиц в пульпе С составляют трас
сирующие частицы, загрузка которых нача
та за т единиц времени до рассматриваемого 
момента).

Таким образом, доля частиц со временем пребывания 
от 0  до т

/ > « -  1 - Г * " .  (1V-,I3 )
а плотность распределения по времени пребывания 
равна

Подставляя найденное выражение для Р' (т) в урав
нение (IV. 110), получим

мя выщелачивания то такж е незначительно:

(IV. 114)

CocTaT =  f  \е vTF (r)d r.
о

(IV.115)

т т  wД ля многих случаев, когда отношение — мало и вре-

w

Приняв е v =  1, получим упрощенное уравнение



Из последнего уравнения можно вычислить макси
мальную производительность реактора непрерывного дей
ствия при заданном остаточном содержании ценного ком
понента в твердой фазе:

w  =  VCocTaT- (IV. 117)
Т.
J F  (т) dx
о

Сопоставим производительность реакторов периоди
ческого и непрерывного действия.

Рис. 53. Схема прямоточного каскада

Примем для простоты, что функция F (т) линейная: 
F (т) =  1—2 т (время полного выщелачивания то= 0,5 ч). 

В этом случае
То

| F (т) dx =  =  0,25.
о
Примем остаточное содержание компонента в твер

дом 1%, т. е. 0,01, тогда w — —’ =  0,04V (в час).
0,25

Тот ж е реактор, обеспечивая полное выщелачивание, при 
периодическом режиме будет иметь производительность

w =  — =  —  = 21/ (в час). 
т0 0,5

Таким образом, производительность реактора, рабо
тающего в периодическом режиме, во много раз (в рас
смотренном примере в 50 раз) больше, чем реактора не
прерывного действия.
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Для увеличения производительности реактора непре
рывного действия необходимо резко снизить выход из 
реактора твердых частиц с малым временем пребывания. 
Этого можно достигнуть последовательным соединением 
реакторов в прямоточный каскад (рис. 53).

При выводе функции распределения для прямоточно
го каскада используем следующие обозначения: п — чис
ло реакторов в каскаде; Vz — суммарный объем всех
реакторов; V — объем одного реактора, V =  —  .

Если с момента т = 0  начинается загрузка «трассиру
ющих» частиц, концентрация которых на входе в первый 
реактор С0, то через некоторое время т концентрация 
трассирующих частиц на выходе из /-того реактора до
стигнет С,-.

Материальный баланс для и-ного реактора 

VdCn — w (Cn_, Сп) dx,

или, поскольку V — — » 

dCn _  nw , r  r  .
dx ~  ^  I n >'

dCn . nw ^  _  nw £  
dx n ~  Vs  n~ v

Уравнение (IV. 119) — дифференциальное первого по
рядка типа

%- +  P (x)y  =  Q(x),
ах

решение которого имеет вид

У =  e- l Pdx\jQe$Pdxd x+ c],

где

^ n/\ nw /П / \ nw ^у= С п- Р(х) =  —  ; Q(x) =  —  С„_,.
v Ъ v 2

(IV. I I 8 )

(IV. 119)
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Выполнив преобразования, получим

Сп =  е Г Г nw „

L f c C-'<
dx-f-C (IV. 120)

Поскольку при т = 0 С„ = 0, в то время как е Vs =f= 0, 
очевидно, свободный член равен нулю.

Рис. 54. Характер 
функции распределе
ния частиц по вре
мени пребывания 
в прямоточном кас
каде, состоящем из я  
реакторов [ icp —сред
нее время пребыва
ния в каскаде

( v ^ ) l

Вычислив интеграл последовательно для 1-го реакто
ра (С „ _ 1 =  С0) , для 2-го (С „ _ 1 =  С1) и т. д., найдем вы
ражение для С„:

(IV. 121)
Г —nw т п— 1 ,

Л II 1— е
2
£=0

1

(!

/nw \t

откуда

Р(т) =  ^  =  1 - е
с 0

n w  п —-1
— х 1 /nw \« (IV. 122)

Р  (т) =  —
/ \п—1 nw I I nw \— т е vz .

VE ( « —!)!
(IV. 123)
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, ,  nw w  1
Считывая, что .7— = —- = —  , т. е. величина, обрат- 

2  V т ср Н
ная среднему времени пребывания материала в одном 
реакторе, представим выражение (IV.123) в более ком
пактной форме:

Р ' ( т ) = _ !__ е l v .  (IV. 124)
( " - * ) !  <р

При последовательном соединении нескольких аппа
ратов доля частиц с временем пребывания т< то  во много 
раз меньше, чем при использовании одиночного реактора 
того ж е объема (см. рис. 54).

Время полного выщелачивания то, объем каскада V2
шт0

и его производительность w обычно таковы, что у~ ~
«0,02-5-0 ,1 . Из графика можно видеть, что при одном 
реакторе доля частиц со временем пребывания меньше 
то большая, тогда как с увеличением числа реакторов при 
том ж е суммарном объеме каскада Vs эта доля резко 
уменьшается.
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Глава V КИНЕТИКА И МЕХАНИЗМ
ВЫЩЕЛАЧИВАНИЯ МЕТАЛЛОВ, 
ОКИСЛОВ И СУЛЬФИДОВ

§ 1. Выщелачивание металлов

Растворение золота и серебра в цианистых растворах с 
окислением металла кислородом

Цианирование широко используется в 
гидрометаллургии золота [ I ] . Процесс основан на окис
лении золота кислородом в цианистом растворе. Раство
рение золота протекает преимущественно по реакции

2 A u+ 4 CN~+0 2+ 2 H20  =  2 [Au(CN),]“ +

+ 2С И Г -+ Н А . (V .l)

Растворение серебра и меди в растворе цианидов 
натрия или калия такж е протекает с образованием пере
киси, но последняя вступает в реакцию с металлом, окис
ляя его:

2Ag+H 20 2 +  4CN- -  2[Ag(CN)2] - + 2 0 i r .  (V.2)

Доказательством протекання растворения золота пре
имущественно с образованием перекиси является соот
ветствие расхода цианида и кислорода на 1 г-атом золо
та стехиометрии реакции (V .I).

176



Растворение ведут в слабощелочной среде (рН = 11 — 
1 2 ) для предотвращения гидролиза цианида с образова
нием летучей цианисто-водородной кислоты:

C N -+ H 2O ^H CN +O H -; К^о =  1,54-10-5 .

Кинетика и механизм растворения золота, серебра, 
меди в цианистых растворах изучались многими исследо
вателями [2—5 ], в частности в СССР с использованием 
методики вращающегося 
диска [ 2 ].

В соответствии с пред
ставлениями, изложенны
ми выше (см. с. 1 2 0 ) ,  для 
гетерогенных реакций, 
протекающих с участием 
двух растворенных реа
гентов, установлено, что 
для каждого давления 
кислорода имеется крити
ческая концентрация циа
нида. Ниже этой концен
трации скорость раство
рения золота находится в 
линейной зависимости от 
нее (рис. 55), а выше 
скорость практически не зависит от концентрации циа
нида н является линейной функцией от давления кисло
рода. Если концентрация цианида ниже критической, 
скорость растворения определяется доставкой CN- - ионов 
к поверхности, а выше критической — доставкой кисло
рода к поверхности.

В области малых концентраций (до критических) 
энергия активации равна 3,6 ккал/моль, что типично для 
диффузионного режима. При концентрациях цианида вы
ше критических скорость очень мало зависит от темпера
туры, так как  влияние увеличения коэффициента диффу
зии кислорода в растворе с ростом температуры погаша
ется понижением растворимости кислорода (при проведе
нии опыта в открытом аппарате).

Кинетические закономерности растворения золота и 
серебра в цианистых растворах хорошо объясняются, ес
ли принять электрохимический механизм растворения.

Концентрация NaCN, поль/л

Рис. 55. Зависимость скорости рас
творения серебра от концентрации 
цианида натрия:
/ — p q 2 =3.4 ат; 2 — =7.48 ат

12-44 177



Согласно этому механизму, на поверхности металла об
разуются локальные электрохимические ячейки (анодные 
и катодные участки). Их образование обусловлено неоди
наковыми энергетическими уровнями электронов в раз
личных точках поверхности вследствие наличия дефектов, 
примесей атомов других металлов. Проще, чем в случае 
изолированной частицы золота, можно представить обра
зование электрохимических ячеек при контакте золота с

Рис. 56. Схема электрохимиче
ского микроэлемента при рас
творении золота, вкрапленного 
в пирит

Рис. 57 Схема опыта Томпсона, до
казывающего электрохимический 
механизм растворения золота в ци
анистом растворе

другими минералами, в которые вкраплены его частицы, 
например с пиритом (пирит — полупроводник п-типа, 
т. е. в нем есть электроны проводимости). Золото в циа
нистых растворах служит анодом, а другой компонент 
пары — катодом (рис. 56). На анодных участках поверх
ности золота образуется комплексный ион и освобожда
ется электрон:

Au+2CN—-^Au(CN)r +  е.
На катодных участках поверхности золота или мине

рала, в который вкраплена частица золота, происходит 
восстановленне растворенного кислорода с образованием 
перекиси водорода и гидроксил-ионов:

0 2+2Н 20 + 2  е^ Н 20 2+ 20Н “

Электрохимический механизм растворения золота до
казывается остроумным опытом Томпсона (1947 г.) [4 ]. 
Маленькие шарики золота (120 мкм) были погружены в 
желатинизированный раствор цианистого калия. Кисло
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род вводился так, что он диффундировал только в одном 
направлении. При электрохимическом механизме раство
рения, т. е. при раздельном протекании катодной и анод
ной реакций, на поверхности, обращенной к потоку кис
лорода, очевидно, должна протекать та реакция, в кото
рой кислород участвует, т. е. катодная реакция, и эта 
часть поверхности частиц не должна подвергаться кор
розии. Действительно, оказалось, что шарики золота 
растворяются со стороны, противоположной току кисло
рода (рис. 57).

Скорость электрохимических процессов при раство
рении золота высокая, и поэтому скорость растворения 
лимитируется подводом реагентов —либо ионов CN~, ли
бо растворенного кислорода.

В том случае, если концентрация CN-  в растворе зна
чительно меньше, чем концентрация 0 2, очевидно, кон
центрация CN-  на поверхности частицы будет равна ну
лю, а концентрация кислорода — близкой к концентра
ции его в растворе. Скорость процесса будет определять
ся диффузией ионов CN- :

(V-3)

где /ли— количество молей золота, переходящих в 
раствор в единицу времени с единицы поверх
ности;

Усы----- количество г-ионов CN~, подводимых в еди
ницу времени к единице поверхности;

^ cn----- коэффициент диффузии;
6 cn- — эффективная толщина диффузионного слоя:
Ссы-----концентрация CN-  в растворе.

Концентрация кислорода на поверхности Со,( }мо
жет быть найдена из соотношения

CN —»

(V.4)

(V.5)
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По мере увеличения концентрации CCN-  пропорцио
нально последней будет возрастать скорость растворения 
золота. Концентрация кислорода на поверхности будет 
уменьшаться.

При соотношении концентраций CN-  и 0 2 в растворе, 
соответствующем условию

4D°* г  — г  (V 6 )с Lq. е Lcn_ , (V. ;
О 2 CN-

концентрации CN-  и Ог на поверхности реакции равны 
нулю. Дальнейшее повышение концентрации CN-  в 
растворе при Со, = co n st приведет к росту концентрации 
CN~ на поверхности без увеличения скорости растворе
ния золота. С помощью аналогичных рассуждений легко 
показать, что при постоянной концентрации CN-  скорость 
растворения золота растет пропорционально концентра
ции кислорода при увеличении последней от нуля до оп
ределяемой соотношением (V.6 ) , а при дальнейшем уве
личении Со, остается постоянной.

Таким образом, соотношение концентраций CN-  и 0 2, 
определяемое выражением (V.6 ) , является оптимальным.

При полном отсутствии перемешивания и конвектив
ных потоков в растворе можно прннять, что бо, = 6 c n — 
(см. с. 122). В этом случае соотношение (V.6 ) можно за 
менить на

^ ^  =  4 - ^ 4  (V.7)
С°» ^CN

Поскольку Do. = 2 ,76 -10-5 см2/с и DCn -= 1 ,8 3 X  
ХЮ - 5  см2/с, при отсутствии перемешивания и конвек-

C cn -тивных потоков в точке перегиба -------=  6,03.
С ° 2

В случае конвективной диффузии —  ~ D £/3, по-
6г

этому
С  I  п  \ 2/3

CN .  / и О '

Сп° «  \ CN-

откуда -------=  5,27.
с о,
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Экспериментально определенные значения соотноше
ния концентраций CN-  и 0 2 в точках перегиба на кри
вых зависимости /a u = / ( C cn - )  и л и  /a u = f(C о2 ) лежат 
в пределах 4,6—7,4, что близко к теоретическим рас
четам.

При атмосферном давлении воздуха над раствором 
и температуре 20° С растворимость кислорода в воде 
равна 0 ,27-10“3 моль/л, следовательно, можно ожидать, 
что увеличение концентрации свободных ионов CN-  (не 
связанных в комплекс) выше 1,62-10_3 г-ион/л (или
— 0,01 % KCN) не приведет к увеииченню скорости про
цесса.

Вместе с тем при дефиците свободного цианида улуч
шение аэрации раствора такж е не увеличивает скорость. 
Поэтому нужно контролировать состав раствора по обо
им реагентам таким образом, чтобы отношение концен
трации свободных ионов CN-  к концентрации 0 2 было 
равно 5—6 .

Выщелачивание меди и никеля аммиачными растворами

Растворение меди и никеля в карбонатно-аммиачных 
растворах используется для извлечения этих металлов 
из рудного сырья. Известно одно промышленное место
рождение (район Великих озер, США), в котором медь 
находится в самородном состоянии. В других случаях 
рудный материал предварительно восстанавливают и 
затем выщелачивают медь или никель.

Более изучено растворение меди, которое протекает 
по суммарной реакции

Cu+4NH3+  ~ 0 2 +  Н20  =  [Cu(NH3)4] 2++20H~ (V.9)

Добавление в водные растворы аммиака солей аммо
ния увеличивает скорость растворения меди и никеля, 
что объясняется буферным действием аммонийных со
лей. Так, добавление (ЫН^гСОз сдвигает равновесие 
NH^+OH~ ^ N H 3+ Н20 ,  понижая концентрацию ОН~- 
ионов. Поэтому выщелачивание ведут аммиачно-карбо
натными растворами. Добавление в раствор NaOH по
нижает скорость растворения меди, так  как  в процессе 
растворения по реакции (V.9) образуются ионы ОН- .
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Закономерности зависимости скорости растворения меди 
от концентрации аммиака и кислорода аналогичны рас
смотренным выше для растворения металлов в циани
стых растворах в присутствии кислорода (рис. 58) [ 8 ] .

Д ля каждой концент
рации аммиака имеет
ся критическая концен
трация кислорода (да
вление кислорода), при 
которой достигается 
максимальная скорость 
растворения меди. Ес
ли концентрация в ра
створе кислорода зна
чительно меньше, чем 
аммиака, то на реаги
рующей поверхности 
концентрация кисло
рода равна нулю, а ам 
миака близка к кон
центрации его в раст

воре. В этом случае, принимая во внимание реакцию 
(V.8 ), можно записать следующее уравнение для скоро
сти растворения меди:

Давление кислорода, am

Рис. 58. Зависимость скорости раство
рения меди в растворе аммиака от 
давления кислорода:
1 — 0,26 моль/л NH3; 2—0,52 моль/л NH3; 
3 — 0,74 моль/л NH3; 4 — I моль/л NH3

=  2 D°''* C0(02)* (V.10)
uo2

где Q)(nhs) И — концентрации NH3 и 0 2 в объ
еме раствора.

Отсюда

_ _  4 N̂H, / 1 Di
d n hs \ 4

"lNHs(noB)
NH a

0(NH3)
NH3 e02 4 -

(V .ll)

Следовательно, при соотношении концентраций NH3 
и 0 2, отвечающем условию

1 DNH, £
4 '

2Dr

NH.
O(NHg) "0(О2) ’

концентрации NH3 и 0 2 на реагирующей поверхности 
равны нулю (что соответствует критической концентра
ции кислорода на кривых рис. 58). При дальнейшем уве-
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личении давления (концентрации) кислорода скорость 
реакции будет определяться скоростью подвода NH3 
к поверхности меди.

Предложено несколько механизмов растворения ме
ди в аммиачных растворах — автокаталитический, окси- 
адсорбционный и электрохимический.

Сторонники а в т о к а т а л и т и ч е с к о г о  м е х а 
н и з м а  исходят из представления о влиянии равнове
сия C u+ ^C u2+ на скорость растворения меди [6 , 7 ]. 

Основные стадии автокатализа:
1) образование аммиаката Cu(NH3)^ :

2Cu+4NH3 +  —  0 2-f-H20  2Cu(NH3)J '+ 2 0 H " ; (V.12)

2 ) окисление ионов Сн(ЫНз)^ растворенным кисло
родом (гомогенная реакция):

Cu(NH3)^ +  -L  0 2+2NH3+ H 20-^Cu(NH3)4++ 20H _ ;

Можно ожидать, что автокаталитический механизм 
реализуется при низкой концентрации кислорода и вы
сокой концентрации комплекса Си(МНз)2+, когда основ
ное значение приобретает реакция (V.14). Скорость ре
акции в этих условиях пропорциональна концентрации
Си(МНз)2+ Б степени —  , энергия активации Е —

= 2,9 ккал/моль.
Таким образом, скорость определяется уравнением

О к с и-a д с о р б ци о н н ы й м е х а н и з м  базирует
ся на результатах исследования кинетики растворения 
меди в аммиачных растворах при низких концентрациях 
комплекса Си2+ и высоких концентрациях кислорода 
(т. е. в области давлений кислорода, при которых ско
рость не зависит от концентрации кислорода)

(V.13)

3) взаимодействие меди с Cu(NH3)2+: 

Cu+Cu(NH3̂ +-> 2Cu(NH3)2~. (V.14)

(V.15)
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В этом случае, по представлениям исследователей 
[ 8 , 9 ], первоначально на поверхности образуется адсорб
ционный комплекс медь — кислород. Стадии процесса:

1. Адсорбция кислорода на поверхности меди

Си +  ~  0 2=  [Си- • 0 ]адс (быстро). (V.16)

2. Реакция между комплексом [С и ... О] и NH3 с по
следующим взаимодействием с молекулами воды:

оэо

* NH3 =
/ * н з]

Сиг + /

- лдс
\ о

А Д С

(медленно), (F ./ 7 )

* / NHaСи2 ^  + Н20 = Си ( n H 3) 2 + 2 0 Н *  ( быстро) ( г ./ в )
О

АДС

и л и  взаимодействие [Си ...О] адс с NH-f:

[C u ..-0 1 aflC+NHt=Cu(NH 3)2++ 0 H -  (медленно). (V.19)

3. Установление равновесного соотношения между 
аммиакатами Си2+ в растворе:

Cu(NH3)2++3NH3^Cu(NH3)2+ (быстро). (V.20)

Скорость растворения равна сумме скоростей реак
ций (V.17) и (V.19). В указанных выше условиях она 
не зависит от концентраций кислорода и Си(ЫНз)2+ и 
является функцией концентраций NH3 и NH^:

/ =  ^ (V .I7 ) ^N H 3 "Ь  ^ (V  .19) ^ N H + ' ( V .2 1 )

Отношение констант скоростей реакций ^  20,
^ (V .I9 )

следовательно, в основном скорость растворения пропор
циональна концентрации аммиака в растворе.

Э л е к т р о х и м и ч е с к и й  м е х а н и з м ,  рассмот
ренный выше применительно к растворению золота и 
серебра в цианистых растворах, такж е позволяет объяс-
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ННть результаты, полученные при Изучении кинетики 
растворения меди в аммиачных растворах. В этом слу
чае предполагается, что на катодных участках проте
кает реакция

0 2-f  Н20+2е-> 20Н~. (V.22)

Одновременно на анодных участках аммиак взаимо
действует с медью:

C u+ 4 NH3^Cu(NH3)4+ +  2е. (V.23)

Электрохимический механизм предполагает наличие 
четко разграниченных катодных и анодных участков, 
занимающих определенную долю общей поверхности. 
Экспериментально для рассматриваемого процесса рас
творения меди в аммиачных растворах в присутствии 
кислорода это не доказано.

Следует отметить, что для данного случая (как  и для 
растворения золота и серебра в цианистых растворах) 
в литературе приводится ошибочное уравнение Хаба- 
ши для скорости растворения [ 1 0 ] :

• =  2/Сх /С2 Л [02] 1NH3] 2  .
/Cu Ж х  Ю2] +  К 2 [NH3] ’ ( ' 1

где А — общая поверхность;
Кх— константа скорости реакции разряда кислоро

да на катоде (/си =  2/СИ [O J ) ;
Кг— константа скорости химического взаимодей

ствия на аноде (/си = ̂ 2^  [NH3] ).
Ошибочность вывода заключается в том, что при 

всех концентрациях кислорода и аммиака в объеме рас
твора их концентрация на поверхности принимается рав
ной нулю. М ежду тем это справедливо только для крити
ческой точки, что ясно из вывода уравнений (IV.46) и 
(V. 11). Уравнение (V.24) не описывает характерный ход 
кривых рис. 58, где отмечается отчетливая площадка по
сле превышения критической концентрации.

§ 2. Выщелачивание окислов

В этом разделе мы рассмотрим на некоторых приме
рах данные о кинетике и механизме выщелачивания 
простых и комплексных окислов. К последним относятся
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Т а б л и ц а  6
РЕАГЕНТЫ И УСЛОВИЯ ВЫЩЕЛАЧИВАНИЯ НЕКОТОРЫХ 
МИНЕРАЛОВ, СОДЕРЖАЩИХ ПРОСТЫЕ И КОМПЛЕКСНЫЕ 
ОКИСЛЫ

Минералы и полу
продукты Химическая формула

Реагенты выщелачи
вания, разложения 

(условия обработки)

Минералы бокси
товых руд:

гидраргиллит
бемит
диаспор

А1 (ОН)з
АЮОН
АЮОН

Растворы NaOH 
(в автоклавах при 
200—250° С)

Минералы ж елеза:

магнетит
гематит
лимонит

Fe30 4
Fe20 3
Fe20 3-nH20

H2S 0 4, НС1, H N 03

Минералы окис
ленных медных 
РУД:

куприт Cu20 H2S 0 4 в присутст
вии окислителей  
(кислород, ионы 
Fe3+)

тенорит
м алахит
азурит

CuO
C u C 0 3-C u (0 H )2
2 C u C 0 3‘ C u (0 H )2

H2S 0 4, растворы  
NH3, 7-н. раствор  
NaOH (в случае  
щелочи с образова
нием ионов 
С и (О Н )^ )

Цинковые огарки  
(продукты окисли
тельного обжига 
сульфидных кон
центратов)

ZnO H2S 0 4, растворы  
NaOH, растворы  
NH3+ (N H 4) 2S 0 4

Касситерит S n 0 2 Растворы Na2S +  
+N aO H  (в авто
клаве при 400° С 
с образованием  
Na2S n S 3 H Na4S n S 4)
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Продолжение табл. 6

Минералы и полу
продукты Химическая формула

Реагенты выщелачи
вания, разложения 

(условия обработки)

Минералы урано
вых руд:

урановая
смолка
уранинит

и 3о 8

ио2

H2SO 4, растворы  
Na2C 0 3 (в присут
ствии окислителен)

М олибденовые 
огарки (продукты  
окислительного об
жига молибдени
та)

МоОз Растворы NH3t 
Na2C 0 3, НС1, 
H2S 0 4

Минералы воль
фрамовых руд:

шеелит

вольфрамит

C a W 0 4 

(Fe, M n )W 0 4

Растворы Na2COs 
(в автоклавах при 
200—225° С ); НС1 
(при нагревании)
Растворы NaOH 
(при 120— 140° С)

Минералы танта
ловых и ниобиевых 
руд:

танталит —  
колумбит

пирохлор

лопарит

(Fe, Мп) (Та, Nb)20 6

(Na, C a,...)2(N b,T i)20 6X  
X [ F -  O H -]
(Na, Ca, Ce,...)(N b, Та, 
ТОгОб

HF; растворы  
NaOH и КОН 
(в автоклавах при 
140— 180° С)

H2S 0 4 (концент
рированная); HF

Ильменит F eT i03 H2S 0 4 (концентри
рованная),
НС1 (при темпера
турах 120— 130° С)
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соли (минералы), образованные кислотными (Nb2Os, 
WO3, ТЮ2 и др.) и основными (CaO, FeO и др.) окис
лами.

В табл. 6  приведены реагенты выщелачивания неко
торых минералов и промпродуктов, используемых в про
изводстве алюминия, железа, меди, цинка, олова, урана, 
молибдена, вольфрама, тантала и ниобия, титана.

Выщелачивание минералов бокситовых руд 
растворами едкого натра

Основной способ переработки бокситовых руд с це
лью получения окиси алюминия (глинозема) основан 
на выщелачивании руды растворами едкого натра 
в автоклавах. Из алюминатного раствора затем выделя
ют методом гидролиза гидроокись алюминия, а маточ
ный раствор возвращают в цикл выщелачивания.

По возрастанию трудности выщелачивания при обра
ботке растворами едкого натра минералогические фор
мы гидроокиси алюминия можно расположить в следую
щий ряд:

Растворение протекает с образованием алюмината 
натрия по реакциям

Гидраргиллитовые бокситы выщелачиваются раство
рами NaOH (200—300 г/л) при атмосферном давлении 
и температуре 100— 105° С. М ежду тем бокситы, относя
щиеся к диаспоро-бемитовому типу, требуют проведения 
выщелачивания в автоклавах при 200—220° С и повы
шенных концентрациях щелочи (290—300 г/л). Резкое 
различие скоростей растворения бемита и диаспора, име 
ющих одинаковый химический состав, свидетельствует
о сильном влиянии типа кристаллической структуры на 
реакционную способность минерала.

Скорость выщелачивания бемита и диаспора в об
ласти температур до 175°С сильно зависит от темпера 
туры, тогда как выше 175° зависимость слабая. Можно

А1(ОН) 3 АЮОН -* АЮОН.
гидраргиллит бемит диаспор

Al(OH)3 +NaOH-^NaAl(OH)4, 

АЮОН+NaOH+Н 20 -^Na А1(0Н)4.

(V.25)

(V.26)
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полагать, что в первом случае процесс протекает в кине
тической (или промежуточной) области, а во втором — 
в диффузионной. Однако в опубликованных работах нет 
данных для этого заключения.

Д ля описания кинетики выщелачивания минералов 
алюминия некоторые исследователи использовали урав
нение

где s— поверхность растворяющегося твердого тела;
С — концентрация алюминия (или AI2O3 ) в объеме 

раствора к моменту времени т;
Сн— концентрация, отвечающая состоянию равнове

сия (или концентрация «насыщ ения»);
К — константа скорости (при диффузионном огра

ничении процесса K —Djб).
Уравнение (V .27), выведенное для случая простого 

растворения, учитывает лишь косвенно (по текущей кон
центрации С) влияние концентрации реагента (NaOH) 
на скорость растворения. Кроме того, концентрация на
сыщения Сн непостоянна, так как зависит от концентра
ции NaOH (С„=ЛсСмаон).

Однако во многих случаях уравнение (V.27) удовле
творительно описывает кинетику растворения '. Оно бы
ло использовано А. Н. Ляпуновым [12] для описания 
кинетики выщелачивания диаспоровых бокситов. Прини
мая величину поверхности диаспора постоянной (умень
шение поверхности вследствие растворения примерно 
компенсируется увеличением ее за счет диспергирования 
частиц боксита), автор получил после преобразований 
и интегрирования выражение

где е — извлечение глинозема из руды в раствор (в до
лях единицы);

V — объем раствора на единицу массы боксита;
А — количество А120 3 в единице массы боксита;

1 В. А. Д  е р е в я н к и н. Исследование процесса выщ елачива
ния и декомпозиции при производстве глинозема по способу Байера. 
Диссертация. Свердловск, 1960.

^ = K s ( C H- C ) ,
ах

(V.27)

е =  — (V.28)
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С„— равновесная концентрация А120 3 в растворе; 
а — концентрация А120 3 в оборотном щелочно-алю- 

минатном растворе.
Возможный механизм растворения гидраргиллита 

рассмотрен В. А. Пазухиным [13] и С. И. Кузнецо
вым [11 ].

Кристаллическая стру
ктура гидраргиллита — 
слоистая. Каждый слой 
состоит из двух листов, 
образованных гидро
ксильными ионами и па
раллельными плоскости 
(001), между которыми 
расположен лист катио
нов А13+. Гидроксильные 
ионы в слое образуют не
сколько искаженную пло
тную гексагональную упа
ковку. Каждый атом алю
миния окружен шестью 
гидрокснльными ионами, 
расположенными в вер
шинах октаэдра. Однако 

только 2/3 октаэдрических пустот заняты атомами алю
миния.

На рис. 59 показана часть идеализированного слоя 
А1(ОН)з; незаштрихованными кружками показаны ионы 
ОН~, расположенные над слоем атомов алюминия, з а 
штрихованными— под ним. Октаэдры Al(OH)g+ сочле
нены в кольца по шесть октаэдров, таким образом, со
став колец А16(ОН)£~. В кольцах каждый октаэдр имеет 
по два общих иона ОН~ с соседними октаэдрами (сочле
нения по ребру). Из совокупности колец А16(ОН)2Г по
строены тройные слои в решетке гидраргиллита.

Тройные слои сочленены между собой так, что к аж 
дый анион ОН-  нижней части одного слоя налагается 
на анионы ОН-  следующего слоя, следовательно, слои 
удерживаются гидроксильными связями ОН—ОН (раз
новидностью водородной связи) [12].

При контакте гидраргиллита с раствором едкого нат
ра ионы ОН-  внедряются в кристаллы, разрывая связи
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Между октаэдрическим» группами. От кристалла отрк- 
ваются элементы решетки, например кольца А16(ОН)1Г 
или группы таких колец. Ионы ОН- внедряются такж е 
в стыки между октаэдрами в кольцах, что приводит к от
рыву группировок А1(ОН)б—, которые нестойки и рас
падаются:

А1(ОН)е~ -> А1(ОН)1~^А1(ОН)7.

Анионы А1(ОН)~ по современным воззрениям, доми
нируют в растворах. При высоких температурах авто
клавной обработки, особенно, в концентрированных рас
творах щелочи, возможна дегидратация ионов АЦОН)^
с образованием полимерных ионов [АЮ (ОН)2]т~-

Выщелачивание закиси меди Си20  (минерал куприт) 
серной кислотой

Д ля извлечения меди из окисленных руд (содержа
щих простые и сложные окислы меди) большей частью 
применяют выщелачивание серной кислотой, иногда ис
пользуют аммиачное выщелачивание.

Из распространенных окисных минералов меди 
(см. табл. 6) легко растворяются в серной кислоте тено- 
рит, малахит и азурит — соединения двухвалентной ме
ди. Значительно медленней растворяется куприт Си20 . 
Исследования показали, что в отсутствие кислорода или 
других окислителей растворение Си20  протекает по 
реакции

LCu2O+H2SO4^ C uSO4+ C u0+H 2O. (V.29)

Извлечение только половины меди в раствор объяс
няется неустойчивостью иона Си+ в растворах (если он 
не связывается в прочный комплекс) и его диспропорци- 
онированием:

2Cu+- ,C u2++ C u°.

Кинетику и механизм растворения куприта в серной 
кислоте исследовали Водсворс и Вадиа [14]. Образцами 
для изучения кинетики служили пластинки Си20  разме
ром 1X 12X 25 мм, полученные окислением медной лен
ты при 1000° С. Образцы помещали в коническую колбу,
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куда заливали 2 л H2S 0 4. Раствор перемешивали ме
шалкой (до 800 об/мин), в ходе опыта о г раствора отби
рали пробы на анализ (общий объем отбора не превы
шал 2% )- Опыты проводили без доступа кислорода (че
рез раствор пропускали азот). Было установлено, что 
образующийся рыхлый слой тонкодисперсной меди не 
тормозит протекание процесса. Кинетику исследовали 
в интервале температур 17—50° С при варьировании кон
центрации кислоты от 0,1 до 1,37 моль/л. Д ля всех кон-

Рис. 60. Зависимость скорости 
растворения Си20  в серной 
кислоте при ЗГС  от концентра
ции иоиов [точки — экспе
риментальные, кривая рассчи
тана по уравнению (V.40)]

центраций кислоты с использованием известных значе- 
ний первой и второй констант диссоциации были рас
считаны концентрации [Н+], недиссоциированной H2S 0 4 
и [H SO ~]. Кривые, выражающие зависимость скорости 
растворения от [H+],[HSO~] или [H2S 0 4],n o  характеру 
идентичны. На всех кривых имеются два участка: на
чальный участок быстрого увеличения скорости, затем 
наблюдается замедление и переход к линейной зависи
мости скорости от [Н+] или [H SO -], Одна из кривых 
приведена на рис. 60.

Авторы работы [14] показали, что кривые зависимо
сти скорости растворения куприта от концентрации [Н+] 
можно объяснить, если принять механизм из трех стадий:

1) равновесная сорбция молекул H2S 0 4 на активных 
участках поверхности Си20 :

Cu20 + H 2S 0 4 J> Cu20 • H2S 0 4(aflC), (V.30)
к,

2) распад адсорбционного комплекса Cu20 -H 2S 0 4:

Gi20 .H JS0lw | 5:CuI++Ci1“ -| H/ ч  SCUT; (V.31)

g Л ь

Концентрация Н* п ол и / л

192



3) распад того же комплекса при участии ионов Н+:

Си20 • H2S 0 4(aflc)- f  Н+ Cu2+-f  Cu° + H 20 + H S 0 7 . (V.32)

Реакции (V.31) и (V.32) протекают параллельно, при
чем общая скорость растворения складывается из скоро
стей каждой из реакций.

Если 0 — доля активных участков поверхности, по
крытых H2S 0 4, а (1—0 ) — доля свободных участков, то 
для адсорбционного равновесия можно записать (учи
тывая, что при равновесии скорость адсорбции и ско
рость десорбции равны между собой) следующее выра
жение:

X  (1 — 6) [H2S 0 4] =  k\6 . (V.33)

Отсюда константа равновесия адсорбции

К =  6 
р ^  (1 — 0) [H2S04] ’

а доля покрытых участков
е =  кР [H2so4]_ ,у  34ч

1 +  К Р [H2S 0 4] '

Скорость распада по реакции (V.31)

/2 = К2 0- (V.35)

Скорость реакции (V.32)

/3 =  я 3е [н +]. (V.36)
С>ммарная скорость

у =  h  +  /з =  К* е+ ^з е [н Ч , (V.37)

или

j  =  Q(K2 +  K3 [ Н Ч ). (V.38)

Решая совместно уравнения (V.34) и (V.38), получим

У =  Т + pr t u t n  1 ^  fH+D- (V-39)1 Т  А р  [IJ2OVV4J
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По экспериментальным данным, для каждой из темпе
ратур можно определить Кр — константу равновесия 
адсорбции и /Сг и Кг — константы скорости реакций рас
пада. Для температуры 31° С получено [14 ]:

=  _  1,59• 106 [H2S 0 4] (о 29+ 0  523 [Н г]). (V.40)
1 + 1 , 5 9 - 1 0 4 H 2S 0 4] L J ' ’

Как видно из рис. 60, все экспериментальные точки 
лежат на кривой, рассчитанной по этому уравнению.

По значению константы равновесия адсорбции H2S 0 4 
на куприте можно вычислить энергию Гиббса адсорбции:

AG° =  — RT 1пКп — — 8680 кал/моль.аде р

По зависимости констант скоростей реакций распада 
от температуры определены энергии активации. Д ля ста
дии (V.31) £'2=10.3 ккал/моль, для стадии (V.32) Е3— 
= 9,93  ккал/моль.

Полное растворение Си20  в разбавленной серной кис
лоте возможно только в присутствии окислителя в раст
воре — кислорода или ионов Fe3+. Ионы трехвалентного 
железа быстро окисляют медь:

Си +  2Fe3+ -> Си2+ +  2Fe2+.

Выщелачивание трехокиси молибдена 
растворами аммиака из молибденовых огарков

Распространенный способ переработки молибденовых 
огарков (продуктов окислительного обжига молибденито- 
вых концентратов) на чистую трехокись молибдена за 
ключается в выщелачивании огарка раствором аммиака, 
очистке растворов от примесей и выделении молибдена 
из растворов в виде парамолибдата аммония [15].

В работе [16] исследована кинетика выщелачивания 
молибдена из огарков следующего состава: 72,4% М о03- 
1,15% MoS2; 0,35 М о02; 0,24% CuM o04; 9,7% S i0 2; ос
тальное примеси Fe203; C a S 0 4; M g S 0 4; (Na, K)2S 0 4 
и др.

Около 94% молибдена представлено выщелачиваемы
ми в растворе аммиака формами, причем 99,8% из них 
приходится на долю М о03. В связи с этим при изучении 
кинетики выщелачивания принимали, что молибден из
влекается в раствор по суммарной реакции
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MoC)3+2NH4OH=(NH4)2Mo0 4+ H 20 . (V.41)

Основная масса частиц огарка (~ 7 0 % ) имела раз
меры от 0,063 до 0,12 мм, удельная поверхность матери
ала 50 дм2/г.

Методика исследования заключалась в перемешива
нии навески огарка с раствором аммиака, взятым с из
бытком 1000% от теоретически необходимого, что обес
печивало постоянство концентрации NH3 в течение опы
та. Скорость мешалки, равная 800 оборотов в минуту, 
обеспечивала исключение внешнедиффузионного тормо
жения. По ходу опыта отбирали пробы раствора для оп
ределения концентрации молибдена, общее количество 
отбираемой жидкости не превышало 5%.

В общем виде скорость растворения МоОэ можно опи
сать уравнением

(V.42)

где а  и (1—а ) — соответственно доля молибдена, пере
шедшего в раствор и оставшегося в 
твердой фазе; 

s — поверхность твердой фазы, изменяю
щаяся во времени;

Cnhs— концентрация аммиака;
п— порядок реакции по концентрации ам

миака;
К' — константа скорости реакции.

В уравнение (V.42) не входит концентрация ионов 
МоО2- в растворе, так как экспериментально доказано, 
что в пределах концентраций молибдена от 0 до 120 г/л 
реакция имеет нулевой порядок по молибдену (т. е. ско
рость растворения не зависит от концентрации молибде
на в растворе). Д ля учета изменения поверхности во вре
мени было принято, что в процессе выщелачивания по
верхность изменяется пропорционально доле молибдена 
в твердой фазе в степени (3 ( s = s 0 (1—а ) р). В этом слу
чае

d( ' f a) =  -  К" (1 -  a f  С& нз, (V-43)dr

где К" =  К' s0.
s0— исходная удельная поверхность (50 дм2/г).
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Экспериментально было установлено, что при различ
ных температурах и концентрациях аммиака (постоян
ных в течение опыта) содержание молибдена в твердой 
фазе уменьшается во времени по экспоненциальному за 
кону (рис. 61) [ 16]:

( 1 —  а) =  е~Кг Q/.44)
пли

а  =  1 — е~Кт,
где К — коэффициент, определяемый экспериментально' 

как тангенс угла наклона прямой в координа
тах In (1—а ) —т.

О 2 4 6 6 / 0
Врепя т, пип

Рис. 61. Кинетические кривые выщелачива
ния молибденового огарка раствором ам
миака (С^На г/л ) ПРИ температурах:
/ — 50° С; 2 — 30° С; 3 — 20° С

Рис. 62. Зависимость 
константы скорости рас
творения молибденового 
огарка от температуры:
1 — с  NH3 *=80 г/л;
2 — Cnh3 в40 г̂ л

Величина его зависит от температуры, концентрации 
аммиака и начальной удельной поверхности выщелачива
емого материала. После логарифмирования и дифферен
цирования уравнения (V.44) получим

d x
=  * -/ ((1  —  а).

196



Сравнивая это выражение с уравнением (V.43), ви
дим, что р— 1

В интервале Cnh3= 2 0 —80 г/л, который соответству
ет реальному изменению концентрации аммиака в произ
водственном процессе, величина К  линейно зависит от 
Сын,:

/( =  &(Л +  CNHJ ,

где А — постоянная величина, равная 24,62 г/дм3;
k — коэффициент, зависящий от температуры и 

удельной поверхности.
Зависимость К  от температуры описывается уравне

нием Арренниуса (рис. 62):
, „  9600 . . in А = ----- —— |- const,

откуда энергия активации Е = R -9600=  19000 кал/моль, 
что отвечает протеканию выщелачивания в кинетической 
области.

На основании установленных закономерностей и с 
учетом того, что величина К  прямо пропорциональна 
удельной поверхности выщелачиваемого материала, вы
ведено обобщенное уравнение кинетики процесса: 

= = _ /С( 1 —  Д) =
dx

о И + С и О е - И а - а ) ,  (V.46)

где — постоянная величина, равная Ю10 дм/мин; 
s0 — исходная удельная поверхность, дм2/г.

При CNh, = 8 0  г/л, s0= 5 0  дм2/г и температурах 20 и 
50° С К  имеет значения соответственно 0,349 и 7,4 мин-1.

Реакция (V .41), по всей вероятности, протекает че
рез следующие стадии:

Мо03 -f  ОН- =МоС>4~+Н+ (медленно), (V.46)

Н++0Н ~-^Н 20  (быстро), (V.47)

М0 О4- +  2N H t^(N H 4)2Mo04 (быстро). (V.48)

Лимитирующей является реакция (V.46).
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При интенснвном перемешивании полное выщелачива
ние молибдена из огарков растворами аммиака (80 г/л) 
достигается за 10—12 мин при 20° С и за 2—3 мин при 
50° С. Практически в производственных условиях продол
жительность выщелачивания равна 60—120 мин, что объ
ясняется главным образом наблюдаемым схватыванием 
(комкованием) материала при быстрой загрузке огарка 
в аммиачный раствор, обусловленным значительным 
местным разогревом (теплота растворения МоОз в 
растворе NH3 равна 38,5 ккал/моль).

При образовании конгломератов скорость растворе
ния будет определяться скоростью диффузии раствори
теля через поры конгломерата.

Выщелачивание окислов урана из урановых руд
Растворение минералов урана — уранинита (U 0 2) и 

урановой смолки U3Os возможно лишь в присутствии 
окисляющих агентов. Урановые руды обычно бедные, они 
содержат примерно 0,1—0,5% ЙзОв. Выщелачивание ве
дут серной кислотой или растворами соды. В качестве 
окислителей используют кислород, М п02 (пиролюзит), 
хлорат натрия (NaC103) и др.

Сернокислотное выщелачивание урановых руд широ
ко распространено в промышленной практике. Однако 
кислотное выщелачивание невыгодно применять к рудам, 
которые содержат большие количества карбонатов (каль
цита, сидерита, родохрозита, доломита, магнезита), что 
сильно повышает расход кислоты. В этом случае исполь
зуют выщелачивание растворами соды.

Поскольку закономерности окислительного выщела
чивания U30 8 и U 0 2 одинаковы, ниже рассматриваются 
только реакции растворения U 0 2.

Выщелачивание растворами H2S 0 4. При использова
нии в качестве окислителя кислорода выщелачивание 
окислов урана ведут в автоклавах для обеспечения более 
высокой концентрации растворенного кислорода. Сум
марная реакция растворения приведена ниже:

U 0 2 +  - L  0 2+ H 2S 0 4 > U 0 2S 0 4+ H 20 .  (V .4 9 )

На рис. 63 дана зависимость скорости растворения от 
концентрации серной кислоты [17]. Характер кривых тн-
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пичен для случая растворения во внешнедиффузионном 
режиме при участии двух реагентов (см. с. 120).

До критических точек (наклонные участки) скорость 
растворения лимитируется диффузионным подводом кис
лоты к поверхности минерала, а при более высоких кон
центрациях H2S 0 4 (выше 0,005 м/л) диффузионным под
водом кислорода к поверхности.

О 0,005 O.OJO 0,015 о,ого
Концентрация fySOi,, поль/л

Рис. 63. Зависимость скорости растворения UO2 от кон
центрации серной кислоты при различных давлениях 
кислорода и температуре 100° С:
;  — р  о 2 =6,8 ат ; 2 —р о 2 _ 1 3 «6 ат

Д ля данного случая в критической точке, когда
С о г (пов) =  С н 25 0 1(пов) = 0 ,

C H2SO. _  2 D Q2 ^H 2SOi 

C 0 2 D H2SOt ®02*
Возможен следующий механизм растворения UO2 при 

окислении кислородом:

2UO. +  0 2 =  2U02 [0 2]адс (быстро), (V.50)

2Ш г [0 2|адс -> 2U03 (медленно), (V.51)

U 03 +  2Н+ -> и о !+ +  Н20  (быстро). (V.52)

Если в качестве окислителей используют МпОг или 
NaC103, эффективность их действия повышается в при
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сутствии ионов железа. Механизм окисления в этом слу
чае можно представить следующими реакциями:

2Fe2+ +  Мп<Э2 +  4Н+ -> 2Fe3+ +  Mn2+ +  2Н20 , (V.53)

Расход окислителя (М п02 или NaC103) зависит от 
соотношения концентраций ионов Fe3+ : Fe2+ в исходном 
растворе. Обычно это отношение поддерживают равным 
или больше единицы, необходимое количество окислите
ля можно контролировать потенциометрически по вели
чине окислительно-восстановительного потенциала, зави
сящего в основном от отношения концентраций Fe2+: 
: Fe3+.

Выщелачивание растворами соды. Выщелачивание 
U 0 2 растворами соды в присутствии окислителя (обыч
но кислорода) основано на образовании прочного карбо
натного комплекса [ и 0 2(С 0 з )з ]4- (константа устойчи
вости К ~ 2  - Ю18) •

К ак видно из реакции (V.55) в процессе растворения 
накапливается щелочь, что может привести к осаждению 
диураната натрия. Д ля нейтрализации щелочи выщела
чивание ведут смесью соды с бикарбонатом натрия-

НСОГ +  OFT -> c o t  +  н2о.
Зависимость скорости растворения от концентрации 

смеси соды и бикарбоната натрия показана на рис. 64.
Выше критической концентрации реагентов (равной 

0,2 моль/л) скорость растворения лимитируется подво
дом кислорода к реакционной поверхности и пропорцио
нальна давлению кислорода (или концентрации [ 0 2] ) .  
Однако при интенсивном перемешивании возможен пере
ход в кинетическую область. В этом случае скорость 
растворения пропорциональна концентрации кислорода

2Fe?+ +  U 02 -> UO]+ +  2Fe2+. (V.54)

ио2 + -L о2 + 3COl~ + н2о = 

=  [U02 (С03)3]4— +  20Н—. (V.55)



Энергия активации процесса в этом случае равна 
12 ккал/моль. Вероятные стадии процесса

U 02 +  0 2 -> UOg (медленно), (V.56)

U 03 +  ЗСОз -J- Н20  -»  [U 02 (СОд)3] +

+  2()н~ (быстро), (V.57)

ОН-  +  НСОГ -> СОз' +  НаО (быстро). (V.58)

Рис. 64. Зависимость скорости растворения U 0 2 от концент
рации смеси Na2C 0 3+NaHC03 при различных давлениях 
кислорода и температуре 100° С:
1 ~  Р 0 2 = 1-7  ат; 2 — р  о 2 =3,4 ат

Установлено, что ионы меди каталитически ускоряют 
окисление 1Ю2 кислородом [19].

По всей вероятности, катализ связан с валентными 
переходами Cu+5*Cu2+.

Выщелачивание (разложение) шеелита (C aW 04) 
растворами соды в автоклавах

Шеелитовые концентраты — основное сырье для про
изводства трехокиси вольфрама. Распространенный 
промышленный способ разложения шеелита с переводом 
вольфрама в раствор основан на обменной реакции
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CaW04(TB) +  Na2C 03(pacTB) ^ \ ¥ 0 1(1ВД +  CaC O ,,.,.
(V.59)

Этот процесс впервые предложен в СССР В. С. Сы- 
рокомским [20] и разработан И. Н. Масленицким [21]. 
Разложение ведут в автоклавах при температурах 
200—225° С.

Константа равновесия реакции растет с температу
рой, однако даж е при 225—250° ее значения не велики. 
Так, при 225° С и расходах соды 1 и 2 моля на 1 моль

соответственно.
Кинетика гетерогенной реакции рассматриваемого 

типа включает ряд последовательных стадий: перенос 
реагента из объема раствора к поверхности твердой фа
зы через пограничный слой жидкости, диффузию реаген
та через слой твердого продукта реакции (слой СаСОз на 
частицах шеелита), химическую реакцию на поверхности 
минерала и перенос продукта в объем раствора. При 
интенсивном перемешивании пульпы внешнедиффузион
ное сопротивление обычно не лимитирует массопереда- 
чу. В этом случае скорость процесса определяется либо 
диффузией через слой твердого продукта, либо скоростью 
химической реакции.

В общем виде скорость обратимой (малая величина 
константы равновесия) реакции взаимодействия шеели
та с содой выражается уравнением (см. с. 99).

С '0— концентрация Na2W 0 4 в объеме раствора; 
6 — толщина слоя СаСОэ на частице шеелита; 

DjH D j— коэффициенты диффузии Na2C 0 3 и 
Na2W 0 4 через слой С аС 03.

Исследования кинетики взаимодействия шеелита 
(в форме пластинок с известной поверхностью, а также

C aW 04 значения Кс равны 1,49 и 0,99

1 = (V. 60)

где С0— концентрация Na2C 0 3 в объеме раствора;
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крупнозерннстого порошка) с растворами соды в интер
вале температур 150—250° С показали, что пленки кар 
боната кальция пористые и до толщины 0,1—0,13 мм не 
влияют на скорость процесса Так, при 200° С в течение 
первых 2 ч реакция протекала с постоянной скоростью 
3,55-10 8 моль/(см2-с), причем толщина пленки СаСОэ

Г 1-10“

Температура, If

Рис. 65. Зависимость скорости реакции взаимодействия шеелита 
с растворами соды от температуры:
/ 1 — скорость растворения пластинок шеелита; /2 — скорость раство
рения порошка шеелита (—0,125+0,15 мм)

достигала 0,11 мм [22 ]. Пористость пленки объясняется 
тем, что отношение молярных объемов Vcaco,: J^cawo. ~  
^ 0 ,7 5 .

Отсутствие существенного внутридиффузионного тор
можения подтверждается высоким значением энергии 
активации, равным 18- 22 ккал/моль, определенным из 
температурной зависимости скорости растворения 
(рис. 65). Из этого следует, что процесс протекает в 
кинетическом режиме и скорость его описывается урав
нением
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В первом приближении скорость реакции обратно 
пропорциональна отношению молярных концентраций 
Na2W0 4 /Na2C0 3  в растворе.

Падение скорости реакции с возрастанием отношения 
Сыашо, /Сма,со, обусловливает необходимость приме
нения значительного избытка соды для обеспечения пол
ного разложения шеелита. Практически используют 
2,5—2,7 моля Na2C 0 3 на 1 моль шеелита.

Следует учитывать, что процесс протекает в кинети
ческой области лишь при интенсивном перемешивании. 
В случае недостаточной скорости перемещения раствора 
относительно твердых частиц (что наблюдается в гори
зонтальных вращающихся автоклавах) реализуется 
промежуточный режим: скорость процесса определяется 
и скоростью подвода реагента к поверхности и скоростью 
химического взаимодействия.

§ 3. Кинетика и механизм 
выщелачивания сульфидов 
в присутствии кислорода

Общие положения
Выщелачивание сульфидов с использованием кисло

рода как окислителя используется для извлечения меди, 
цинка, никеля и кобальта в кислые или щелочные раство
ры из сульфидных концентратов и штейнов. Возможно 
применение окислительного выщелачивания для извле
чения свинца и молибдена из сульфидных концент
ратов.

В отсутствие кислорода все сульфиды железа и 
цветных металлов практически нерастворимы в воде до 
300° С, однако в присутствии кислорода металлы пере
ходят в раствор. В зависимости от температуры и pH 
раствора реакция выщелачивания протекает с образова
нием элементарной серы или ионов SO2 - .

Если процесс ведется до 120° С (точка плавления 
серы) и в кислой среде, окисление ионов S2- идет толь
ко до элементарной серы, так как реакция S0+ lV 2O2+  
+  H2O-VH2SO4 ниже 120° С протекает медленно. Выше 
120° С преимущественно образуются сульфат-ионы.

В нейтральных и щелочных средах S2- окисляется до 
SO|—, проходя через промежуточные степени окисления:
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52О Г  (тиосульфпт-ион) -> S2Ol“ (тиосульфат-ион) ->•

-> s 20 ^  (дитионит-ион) -> S2Ol_  (пиросульфит-ион) ->

-> SgOl-  (дитионат-ион) ->

-у S2C%- (пиросульфат-ион) -> SO2-.

Гетерогенный процесс выщелачивания сульфида с уча
стием кислорода состоит из следующих стадий: раство
рение (абсорбция) кислорода в водной фазе; диффузия 
растворенного кислорода к реагирующей поверхности 
через внешнедиффузионный слой и слой твердых продук
тов (если они образую тся): химическое взаимодействие 
сульфида с кислородом на поверхности твердого тела; 
обратная диффузия продуктов реакции в объем рас
твора.

Общие закономерности и признаки протекания про
цесса во внешнедиффузионном, внутреннем диффузион
ном или кинетическом режимах были рассмотрены в 
гл. IV. Здесь мы остановимся лишь на особенностях хи
мической стадии выщелачивания сульфида с участием 
кислорода.

Химическая стадия — сложный процесс, включаю
щий:

1) адсорбцию молекул кислорода на реагирующей 
поверхности;

2) образование активного комплекса;
3) распад комплекса с образованием конечных про

дуктов.
Известно, что сульфиды цветных и редких металлов 

характеризуются полупроводниковыми свойствами, на 
их поверхности имеются активные центры. Молекулы 
кислорода (сильные акцепторы электронов) хемосорби- 
руются на активных участках поверхности сульфида.

Установлено, что силы связи между хемосорбирован- 
ным кислородом на поверхности сульфида того ж е по
рядка, что связи S = 0  в тиосульфат-ионе:



В результате хемосорбции одной или двух молекул 
кислорода с последующей структурной перегруппиров
кой (иногда .с участием молекул воды или ОН_-ионов) 
образуется активный комплекс. О составе и структуре 
последнего высказываются обычно лишь предположе
ния, поэтому условно его изображают в виде 
[MS...H 0 2]акт (п =  1 или 2 ) .

Окислительное выщелачивание сульфидов проводят 
в автоклавах при определенном парциальном давлении 
кислорода (большей частью в автоклав вводят воздух, 
иногда кислород) и температурах выше 100° С. Переме
шивающие устройства должны обеспечивать хорошее 
диспергирование газа в жидкой фазе.

Обзор работ по изучению выщелачивания всех в аж 
нейших сульфидов содержится в публикации [23].

Окислительное выщелачивание пирита
В рудах и концентратах цветных и редких металлов 

часто содержится пирит FeS2. В водной пульпе при тем
пературах 130--200° С кислород взаимодействует с пи
ритом по реакции

FeS2 +  3V20 2 +  Н20  -> FeS04 +  H2S 0 4. (V.63

Таким образом, в результате окисления пирита обра
зуется серная кислота, которая в ряде случаев обеспечи
вает выщелачивание других ценных минералов (напри
мер, окислов урана из урановой руды ). При избытке 
кислорода наряду с F e S 0 4 образуется F e2 (S04) 3. По
следний в кислых растворах является сильным окисли
тельным реагентом.

При низких температурах (100—130° С) в умеренно
кислых средах (рН =  0,5—1) реакция протекает преиму
щественно с образованием элементарной серы и сульфа
та железа:

FeS2 +  2 0 , -> FeS04 +  S°. (V.64)

Однако и при низких температурах в некоторой степе
ни протекает реакция (V .63), причем в тем большей 
степени, чем выше pH раствора. Скорость реакции окис
ления пирита имеет первый порядок по давлению кис
лорода, не зависит от концентрации ионов Fe2+, Н+ и SO2- 
и описывается уравнением [24]
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(V.65)

где mFeS2— количество растворившегося пирита, моль; 
s — поверхность пирита.

Величина константы скорости в этом уравнении оп
ределяется выражением /(= 0,125 ехр (—13300/RT) 
моль/ (см2 • ат - мин).

Кинетические данные можно объяснить, если пред
ставить протеканпе реакции (V.64) через следующие 
стадии [24 ]:

1) хемосорбция молекулы кислорода на активных 
участках поверхности:

2) адсорбция второй молекулы на уж е покрытых 
участках и образование активного комплекса: 

к
FeS2 [0 2]адс +  0 2 -> |FeS2- - -2 0 2]акт (медленно); (V.67)

3) распад комплекса с образованием конечных про
дуктов:

Контролирующей стадией является стадия (V.67), 
что объясняет первый порядок реакции по давлению 
кислорода.

По всей вероятности, при высоких температурах 
(выше 130° С) распад комплекса сопровождается одно
временным быстрым окислением серы кислородом:

Окислительное выщелачивание халькозина (Cu2S)

В рудах и рудных концентратах медь большей частью 
содержится в виде халькопирита CuFeS2, реже борнита 
Cu5FeS4. Однако в некоторых полупродуктах пироме
таллургии меди, никеля присутствует полусернистая 
медь Cu2S. Так, Cu2S — основной компонент штейнов, 
файнштейнов, белого штейна. В подчиненных количест
вах Cu2S встречается и в концентратах.

FeS2 +  0 2 ^  FeS2 [0 2]адс (быстро); (V.66)

[FeS2- ■ ■ 2 0 2l aKT FeS04 +  S° (быстро). (V.68)

[FeS2- • • 2 0 2|акт +  3V20 2 +  Н20  FeS04 +  

-f  H2S04 (быстро). (V.69)
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Данные различных исследователей о стадиях процес
са окисления Cu2S кислородом в кислой среде сильно 
расходятся, что объясняется различиями в методике 
экспериментов: одни авторы изучали процесс на крупных 
кусках (которые лишь в малой степени расходовались), 
а другие — на мелкозернистом материале. В последнем

Рис. 66. Скорость извлечения меди из мелкозернистого (—0,044 мм)
белого штейна (Cu2S) при окислительном выщелачивании в серной кис
лоте при 110° С (по С. И. Соболю с сотр. 126]):
/ — содержание меди в растворе: 2 — содержание H2SO4 в растворе

случае получена более правильная картина стадиально
сти процесса [25, 26].

Установлено, что Cu2S окисляется в две стадии:

Cu2S+ H 2S 0 4 +  - j  <Э2-+ CuS +  CuS04 +  Н20 , (V.70)

CuS+ 0 2 +  H2S 0 4 -> CuS04 +  S° +  Н20 . (V.71)

Первая стадия (V.70) протекает быстро, вторая 
(V .7 1 )— медленно. Это иллюстрирует рис. 66. Началь
ные ветви кривых соответствуют быстрому протеканию 
первой стадии (10—15 мин), пологие, близкие к линей
ным участки (до 8 ч) — второй медленной стадии.

Таким образом, в конечном итоге, вся сульфидная 
сера, содержащаяся в CU2S, переходит в элементарную 
серу.

Согласно приведенной выше схеме, в ходе окисли
тельного выщелачивания происходят структурные прев
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ращения с переходом решетки Cu2S в решетку CuS — 
ковеллина. При этом в твердом теле протекают три про
цесса:

1) удаление ионов меди из решетки Cu2S;
2) передача электронов от твердого тела к акцепто

ру электронов — кислороду;
3) перегруппировка атомов меди и серы с образова

нием решетки CuS.
Поскольку движение электронов происходит быстро, 

скорость реакции может определяться диффузией ионов 
меди в твердой фазе.

Установлено, что частицы халькозина размером 
0,1—0,15 мм можно превратить в CuS за ~ 3 0  мин при 
90—100° С. Следовательно, скорость диффузии ионов 
меди должна быть очень велика, что подтверждается 
одинаковой концентрацией меди по сечению частиц 
(концентрацию меди определяли с помощью рентгенов
ского микроанализатора) [5 ]. Из этого следует, что 
первая стадия реакции происходит во всем объеме ча
стицы, тогда как вторая — преимущественно на ее по
верхности.

Высокая скорость диффузии ионов меди через халь
козин и ковеллин объясняется структурными особенно
стями и дефектами в решетках соединений. Так, халь
козин имеет широкую область гомогенности. Его фор
мула в общем виде Сиг-xS , где х изменяется от 0,00 
до 0,22. Кроме того, при температуре около 93° С проте
кает с высокой скоростью и изменением объема пери- 
тектоидная реакция с образованием дюрлита. Ковеллин 
претерпевает полиморфное превращение при 120° С.

Как показано в ряде исследований, общая скорость 
растворения меди при выщелачивании халькозина пря
мо пропорциональна концентрации серной кислоты и 
р^5 . К ажущ аяся энергия активации процесса £ = 10— 
12 ккал/моль. Следовательно, выщелачивание протекает 
в кинетической области, а элементарная сера не образует 
плотных пленок, затрудняющих диффузию кислорода к 
реакционной поверхности.

В результате обработки экспериментальных данных
о скорости растворения компактных образцов Cu2S (бе
лый штейн) Г. Н. Доброхотов и Е. В. Майорова вывели 
следующее общее уравнение скорости растворения халь
козина [27 ]:
14-44 209



/ с =  - ^  (1. 25 +  6,22CHiSO,) p^ exp  ( - ^ 5 ) ,
(V.72)

где /си— скорость растворения, моль/(см2-ч);
.К*и— абсолютная суммарная константа скоро

сти, л/(м2-ч-ат0’5) ) , (значение К^и варь
ирует в пределах 1,18- 104 1,87-104);

Сн^о,— концентрация H2S 0 4, моль/л; 
рое— давление кислорода, ат.

Значение кажущейся энергии активации £ = 11 ,4  
ккал/моль.

Окисление молибденита

Молибденит MoS2 — основной рудный минерал мо
либдена. Стандартные молибденитовые концентраты со
держат 48—50% Мо. Наряду со стандартными концент
ратами в результате обогащения руд получают бедные 
концентраты — промпродукты, содержащие 5—20% Мо, 
которые поступают на гидрометаллургическую перера
ботку. Д ля промпродуктов представляет интерес окисли
тельное выщелачивание в щелочных средах с получени
ем растворов молибдата натрия [15, 23].

MoS2 окисляется кислородом при 120—150° С в ще
лочной среде (КОН, NaOH, Na2C 0 3, МН4ОН) по сум
марной реакции

MoS2 +  9/20 2 +  60Н МоОГ + 2SO4-  +  3H20 . (V.73)

Сульфидная сера окисляется через промежуточные 
стадии

S 2 - - » S 2O l -  - +  S f i t  S O S - .

Ион S 20 ^  действительно обнаруживается в раство
ре; концентрация его убывает во времени.

Кинетику выщелачивания M oS2 в растворе КОН 
изучали В. Дрешер, Т. Водсворс и В. Фэссел по методу 
вращающегося диска (образцы прессовали в таблетки) 
[28]. Скорость реакции не зависела от скорости враще
ния диска в интервале 500—1000 об/мин. В этих услови
ях скорость процесса контролировалась химическим 
взаимодействием.
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На основе установленных кинетических закономер
ностей предложен механизм окисления, включающий 
следующие стадии:

1) хемосорбцию 0 2 на активных участках поверхнос
ти:

MoS2 +  0 2 -> MoS2 102| адс (быстро); (V.74)

2) сорбцию второй молекулы 0 2:

MoS2 |02]адс +  0 2 MoS2 [202]адс (медленно); (V.75)

3) образование активного комплекса:

MoS2 [2 0 2] адс -> [MoS2- • • 20 2| акт (медленно); (V.76)

4) взаимодействие активного комплекса с ОН- : 

[MoS2- ■ ■ 202] акт +  ОН~->МоОа (ОН)+ +

+  S20 2- (быстро); (V.77)

5) взаимодействие промежуточного оксокатиона с 
ОН-:

М о02 (ОН)+ +  О Г  -> M o d t  +  2Н+ (быстро); (V.78)

6) взаимодействие ионов Н+ и ОН- :

Н+ +  ОН-  -  Н20  (быстро); (V.79)

7) окисление иона S20|~flo S 20|—и затем до SO'2~

S20 2r  4- V20 2 -> S20 3 _  (быстро); (V.80)

S20 ^  +  2 0 2 +  2 0 H - -2 S 0 i“  +  H20 .  (V.81)

Если долю всех активных участков, покрытых кис
лородом MoS2[2 0 2]„ c ,  обозначить 0, то в условиях рав
новесия скорости образования и исчезновения этих 
участков равны.

Скорость образования покрытых участков пропор
циональна свободной поверхности (1 -0) и концентра
ции кислорода:

/ d6



Скорость исчезновения участков складывается из 
скорости десорбции кислорода вследствие обратимости 
реакции (V.75) и скорости образования активного ком
плекса (V.76) (— ) =  /С2в 4- К3 (0) (активный ком-

dx /исч
плекс быстро разлагается по реакции (V.77), поэтому 
реакция (V.76) необратима).

При равновесии

Ki (1 —  0) [о2] —  /с2е— /с3е =  о,

отсюда

0 =  - Кз----------_ /у >83)

1 + ----—--- Ю2]К* +  К3

Скорость реакции окисления M oS2 контролировали 
по возрастанию концентрации МоО^~ в растворе.

Скорость реакции определяется скоростью образп 
вания активного комплекса [по реакции (V .76)]:

dC
M o O f

' - = К 3в.
dx

Подставляя 0 из уравнения (V .83), получим 

dCMool~ КЧ Г + Г  [° 214 =  K i - t -  А з______  ( У  g 4 )

*  1 ч— —  [0,1 '
к , + к ,
IS

Обозначим ----- р—  =  В,
К2 +  К3

тогда
dC 2

Мо04 К 3В [0 2]
dx 1 +  В [0 2]

(V.85)

Можно принять, что при интенсивном перемешива
нии и диспергировании кислорода раствор насыщен 
кислородом, причем растворимость кислорода зависит
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от давления, температуры и концентрации едкого кали 
в растворе.

Пользуясь данными рис. 67, можно определить кон
центрацию кислорода при данном давлении и ввести в 
уравнение (V.85) вместо концентрации [ 0 2] соответству
ющее ей давление. Уравнение (V.85) удовлетворительно 
описывает кривые зависимости скорости реакции от д ав 
ления кислорода (рис. 68). Горизонтальные участкикри-

Концентрация КОН,поль/л
Рнс. 67. Растворимость кислорода в зависимости от концентрации КОН 
(S — растворимость кислорода, моль/л, р — давление кислорода, ат):
1 — 100° С; 2 — 112° С; 3 — 125° С; 4 — 140° С; 5 — 156° С; 6 — 175° С

вых (скорость реакции мало зависит от давления кисло
рода) отвечают полному покрытию активных участков 
поверхности кислородом, т. е. 6 « 1 .  В этом случае ско
рость реакции равна Кг, т. е. определяется скоростью 
образования активных комплексов по реакции (V.76).

Д ля каждой температуры по горизонтальным участ
кам кривых рис. 68 можно найти значения Кг- Найдя Кг 
по экспериментальным точкам каждой изотермы, можно 
определить значения константы В, а затем значения кон
стант К\ и Ki  по уравнению В = К\1 (К г+ К г).

Рассчитанные по экспериментально изученной зави
симости Кг и К\ от температуры энергии активации 
образования активированного комплекса [реакция 
(V .76)] и сорбции кислорода [реакция (V .75)] рав
ны 6,6 и 11,84 ккал/моль соответственно. Приб-
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Рис. 68. Зависимость скорости 
окисления молибденита от дав
ления кислорода, концентрация 
КОН 2,6 моль/л; скорость пере
мешивания 750 об/мин (кри
вые — расчетные, точки — экс
периментальные):
/— 100° С; 2 — 112° С; 3 — !25° С; 
4 _  но0 С; 5 — 156° С: 6 — 175° С

Избыточное дабление кислородо, а т

Концентрация КОН, поль/л

Рис. 69. Зависимость скорости окисления молибденита кислородом от кон
центрации КОН (избыточное давление кислорода 28 ат, скорость переме
шивания 750 об/мин):
У — 112° С; 2 — 125° С; 3 — 140° С; 4 — 156° С 
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лиженная оценка показала, что площадь активных 
участков поверхности, покрываемых кислородом, равна 
лишь ~0,26%  от общей поверхности, т. е. молибденит 
относительно мало активен, реакция преимущественно 
протекает на острых краях, ребрах частиц минерала.

Интересна зависимость скорости реакции от концен
трации КОН при высоких давлениях кислорода 
(рис. 69). При концентрации КОН в растворе от 0 до
1 моль/л растворимость кислорода высокая, доля уча
стков, покрытых кислородом 0 » 1 ,  и поэтому при низ
кой концентрации КОН скорость лимитируется не реак
цией (V .76), а одной из последующих реакций, проте
кающих с участием нонов ОН- . В этих условиях 
скорость реакции прямо пропорциональна концентрации 
ОН- . Однако дальнейшее повышение концентрации 
ионов ОН-  сопровождается уменьшением растворимо
сти кислорода и доли участков, покрытых кислородом, 
вследствие чего по мере увеличения концентрации КОН 
выше 1 моль/л скорость процесса линейно уменьшается 
и определяется скоростью образования покрытых кисло
родом участков.

Каталитическое действие ионов меди 
при окислении сульфидов кислородом [23]

Резкое’ускорение процесса ионами Си2+ установлено 
при изучении выщелачивания сульфидов ZnS, CdS, 
MoS2 и др. Вообще известно, что соединения меди ката
лизируют окислительные процессы, в частности окисле
ние кислородом и хлором.

Так, добавки 0,5 г/л C u S 0 4 при окислении ZnS в 
кислой среде при /?о2 =7 ат и 150°С увеличивают ско
рость выщелачивания цинка примерно от 0,03 до 
0,13 г-атом Zn/(M2-4), т. е. в 4,3 раза. Для MoS2 в щелоч
ном растворе добавки 1 г/л Си2+ при 140°С и ро, = 9 а т  
повышают скорость выщелачивания с 0 ,15 -10-8 до 
0 ,6 -10-8 г-атом Мо/(см2-с), т. е. в 4 раза. Добавки меди 
позволяют проводить процесс при более низких темпе
ратурах и давлениях.

Механизм каталитического действия меди изучен не
достаточно. По всей вероятности, катализ основан на 
электронных переходах Cu2++e^±Cu+. Так, окисление 
ZnS в присутствии меди может протекать по схеме:
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ZnS +  8Cu2+ +  4H20  -> Zn2+ +  8Cu+ +  S03“  +  8H+ 

8Cu+ +  2 0 2 +  4H20  -v 8Cu2+ +  80H "

ZnS +  2 0 2 -*■ Zn2++  SOl“ .

Окисление CdS такж е сильно ускоряется в присут
ствии Cu2+.

§ 4. Выщелачивание сульфидов 
растворами гипохлорита натрия

Гипохлорит натрия NaCIO характеризуется высоким 
окислительным потенциалом, он окисляет в щелочных 
средах все сульфидные минералы. В зависимости от кон
центрации гипохлорита в результате реакции сульфида 
с NaCIO образуются элементарная сера или сульфат- 
ионы. Наиболее изучено выщелачивание молибденита 
MoS2 растворами гипохлорита натрия, так как это пред
ставляет интерес для извлечения молибдена из руд 
и промпродуктов.

Окисление молибденита гипохлоритом натрия описы
вается следующей суммарной реакцией:

MoSa +  9СЮ-  +  бОН~ -  МоО2- +  2S02- +

+  ЗН20  +  9С1 . (V.86)

Изменение энергии Гиббса реакции весьма велико 
(AG°m  = —343,6 ккал/моль), следовательно, эта гетеро
генная реакция практически необратима.

Кинетику окисления молибденита гипохлоритом нат
рия исследовали X. Иорданов и А. Н. Зеликман на плот
ных цилиндрических образцах молибденита, полученных 
прессованием под давлением 12 тс/см2 порошка чистого 
минерала [9 ]. Опыты проводили в интервале температур 
20—80°С, концентрации раствора гипохлорита 15—60 г/л 
при интенсивном перемешивании мешалкой (от 300 до 
600 об/мин). Контролировали нарастание во времени 
концентрации молибдена в растворе и убыль гипохлори
та. Было найдено, что молибденит окисляется с постоян
ной (не изменяющейся во времени) скоростью
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(см. рис. 70), возрастающей с повышением темпера
туры. Энергия активации процесса £ =  5250 кал/моль. 
Скорость реакции линейно возрастает с увеличением 
концентрации гипохлорита натрия и мало зависит от 
концентрации свободной щелочи в растворе. Расход ги
похлорита при окислении молибденита приблизительно 
соответствует теоретически необходимому по реакции 
(V.86). Окисление молибденита проходит через стадию 
образования иона тиосульфата S 203~, концентрация ко
торого во времени проходит 
через максимум и к концу 
реакции снижается до нуля.

При обработке результа
тов опытов с плотными об
разцами была вычислена 
средняя линейная скорость 
окисления молибденита при 
20° С, равная 0,00045 
мм/мин Рассчитанное по 
этой величине время полно
го окисления частиц молиб
денита различной крупности 
близко к определенному 
экспериментально. Так, в 
растворе гипохлорита нат
рия концентрации 30 г/л 
при 20° С частицы размером
0,84; 0,25; 0,11; 0,07 мм оки
сляются соответственно за 960, 280, 218, 75 мин.

Поскольку разложение гипохлоритом натрия пред
ставляет интерес преимущественно для бедных молибде- 
нитовых концентратов или руд, обычно содержащих 
сульфиды меди и железа, необходимо рассмотреть взаи
модействие последних с гипохлоритом натрия. Эти 
сульфиды окисляются гипохлоритом в щелочном раство
ре с образованием гидроокисей. Вследствие этого ско
рость реакции уменьшается во времени (рис. 70) [30, 31].

Известно, что в присутствии соединений меди, ко
бальта, железа, в частности гидроокисей этих элементов, 
гипохлорит натрия в щелочной среде каталитически раз
лагается в основном с выделением кислорода по реакции

NaC10-> NaCl - f  V20 2,

20 ьо
В р е п  я, нин

Рис. 70. Изменение скорости 
окисления сульфидов гипохло
ритом натрия во времени (кон
центрация NaCIO 20 г/л, тем
пература 20° С, скорость переме
шивания 300 об/мии):
/ — M0 S2; 2 — CuFeSs; 3 — FeS2
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ЗЫаСЮ * 2NaCl +  NaC103

протекает лишь в незначительной степени (у хлората 
натрия окислительные свойства в щелочных растворах 
мало выражены). А. Ю. Прокопчиком [32] установлено, 
что каталитическое разложение гипохлорнта в щелоч
ных растворах в присутствии мели обусловлено образо
ванием и разложением соединений трехвалентной меди— 
куприатов. Причем здесь может иметь место как гомо
генный, так н гетерогенный катализ. Механизм гомоген
ного каталитического действия можно представить реак
циями:

2Cu (ОН)4~ +  СЮ-  +  Н20  -> 2Си (ОН)Г +  С Г  +  20Н “  

2Си(ОН)Г +  20Н“ -  2Си(ОН),' +  Н20  +  - L 0 2

С10~-> С Г  +  — 0 2
2 2

Обе реакции-стадии необратимы и в щелочной среде 
ведут к разложению гипохлорита с выделением кисло
рода.

Гетерогенное каталитическое разложение связано 
с образованием неустойчивых гидроокисей меди высшей 
валентности:

2Си (ОН), +  СЮ-  +  Н.,0 -> 2Си (ОН)3 +  С Г ,

2Си (О Н ),-* Си (ОН)2 + Н20  + v 2o 2.

Скорость каталитического разложения гипохлорита 
в присутствии гидроокиси меди сравнительно медленна 
при 20° С, с ростом температуры она повышается и зави
сит от количества меди. При 80° С каталитическое раз
ложение гипохлорнта протекает быстро, поэтому его 
расход значительно выше теоретически необходимого 
для окисления сульфидов, так как часть выделяющегося 
при разложении гипохлорнта кислорода удаляется из 
раствора и не участвует в процессе окисления. Поэтому 
обработку концентратов растворами гипохлорнта натрия 
целесообразно проводить при температурах не выше

тогда как реакция образования хлората
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40° С, когда каталитическое разложение гипохлорита 
протекает медленно и его расход близок к теоретически 
необходимому для окисления сульфидов.

Разложение растворами гипохлорита натрия в ще
лочных средах изучалось применительно к труднообога- 
тимым молибденнтовым рудам и медно-молнбденитовым 
рромпродуктам [2, 6, 7 ]. Щелочные растворы гипохлори
та для практических целей приготовляют пропусканием 
хлора через концентрированный раствор щелочи с по 
следующим разбавлением раствора до нужной концент
рации по гипохлориту.

Преимуществом применения гипохлорита натрия для 
выщелачивания молибдена из бедных сульфидных кон
центратов и руд является высокая избирательность ре
агента в отношении окисления молибденита и достиже
ние полного извлечения молибдена в раствор при низ
ких температурах обработки (20—40°С).

§ 5. Бактериальное выщелачивание

В настоящее время общепризнана большая роль мик
роорганизмов при образовании и изменении руд, в част
ности в образовании болотных, озерных и морских ж е
лезных руд, в окисленнн и растворении сульфидных ми
нералов в природных условиях.

В 1887 г. С. Н. Виноградский открыл бактерии, спо
собные окислять элементарную серу до серной кислоты, 
а в 1922 г. В. Рудольф исследовал влияние некоторых 
видов бактерий на окисление и растворение сульфидных 
минералов, в частности пирита.

В последующие годы было установлено, что содержа
ние железа, меди и других элементов в шахтных и руд
ничных водах объясняется деятельностью микроорганиз
мов, ускоряющих процессы окисления сульфидов с 
образованием слабокислых растворов, в которых раство
ряются сульфиды и окислы. Это вызвало проведение 
исследований по использованию микроорганизмов для 
интенсификации процессов выщелачивания металлов 
(меди, урана и др.) из бедных руд.

В настоящее время бактериальное выщелачивание 
применяется при кучном выщелачивании меди из бедных 
руд и отвалов, подземном выщелачивании медных и ура
новых руд. Установлена возможность использования
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бактериального выщелачивания для сульфидных мине
ралов цинка, никеля, сурьмы и мышьяка, свинца, олова, 
молибдена, а такж е золотосодержащих руд.

Типы бактерий

Бактерии широко распространены в почве, воде и 
воздухе. Они отличаются исключительным многообрази
ем процессов обмена веществ, способов получения энер
гии и материалов, необходимых для построения состав
ных частей тела клетки.

В зависимости от потребляемых строительных мате
риалов клетки делятся на два класса: г е т е р о т р о ф 
н ы е  и а в т о т р о ф н ы е .

Гетеротрофные бактерии используют готовые органи
ческие вещества (жиры, углеводы, протеин), тогда как 
автотрофные бактерии живут за счет потребления 
неорганических веществ. Единственным источником 
углерода, необходимого для построения клеточной ткани 
автотрофных бактерий, является атмосферный углекис
лый газ. При этом источником энергии, необходимой 
для жизнедеятельности бактерий, служ ат процессы 
окисления простейших неорганических веществ (NH3, 
H2S, S, H2, соединений двухвалентного железа и др .). 
К классу автотрофных относятся бактерии, используе
мые в процессах выщелачивания:

1. Тионовые бактерии, например типа thiobacillus 
thiooxidans (th. th ), способные окислять серу и тиосуль- 
фаты до серной кислоты.

2. Железобактерии (ferrobacillus), источником энер
гии которых служ ат реакции окисления соединений 
двухвалентного железа, в частности реакция 4FeC 03-f  
- f 0 2-f6H 20  =  4 F e (0 H )3+ 4 C 0 2; Fe(O H )3 выделяется из 
клеток и откладывается на их поверхности.

3. Тионовые железобактерии thiobacillus ferrooxidans 
(th. fer.), отличающиеся свойствами тионовых и железо
бактерий. Этот тип бактерий представляет наибольший 
интерес для использования в процессах выщелачивания. 
Бактерии способны окислять сульфиды металлов, суль
фат закиси железа, тиосульфаты, а такж е элементарную 
серу.

На жизнедеятельность бактерий сильно влияют усло
вия внешней среды. Так, максимальная бактериальная
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активность наблюдается при 30—35° С. При температу
рах выше 50° С белки коагулируют, а ферменты 
инактивируются, что приводит клетку к гибели. Гибельно 
действует на микроорганизмы ультрафиолетовое излу
чение, которое вызывает химические изменения белков и 
нуклеиновых кислот.

Некоторые типы автотрофных бактерий (например, 
th. fer.) приспособились жить и расти в кислых средах 
(pH = l,5 -i-3 ) в присутствии многих ионов тяжелых 
металлов, которые ядовиты для большинства других ви
дов бактерий. Другие (например, th. th.) обитают в 
щелочных и нейтральных водах.

Максимальный рост бактерий каждого типа наблюда
ется при некоторой оптимальной концентрации пита
тельных веществ и значениях pH среды К ак и для всех 
других микроорганизмов, бактериям рассматриваемого 
вида необходим кислород.

Необходимые культуры бактерий выделяют из почвы, 
рудничных вод и других источников, создавая условия, 
при которых выживает данный вид, тогда как другие 
виды погибают. После накопления необходимой культу
ры выделяют, используя различные микробиологические 
методы, чистую культуру. Для культивирования бактерий 
типа th. fer. применяют различные питательные среды, 
рекомендуемые составы приведены в работе [33 ]. Приме
нение бактериального выщелачивания ограничивается 
сравнительно низкими предельно допустимыми концен
трациями ионов тяжелых металлов в растворах. Однако 
выносливость бактерий в отношении ионов металлов мо
жет быть повышена путем последовательных пересевов 
культуры на среды с более высокой концентрацией этих 
ионов. Так, возможно получение культуры бактерий th. 
fer., жизнедеятельных в растворе с концентрацией ионов 
Си и Zn до 20 г/л.

Механизм действия бактерий 
при выщелачивании

Многие окислительно-восстановительные реакции, 
которые бактерии используют как источник энергии, в 
природе в обычных условиях протекают очень медленно. 
Из этого следует, что бактериальные клетки содержат 
ферменты, которые являются биокатализаторами ре
акций.
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Ферменты большей частью представляют собой высо
комолекулярные белки. Они отличаются высокой специ
фичностью, катализируя образование или разрыв одной 
или нескольких химических связей определенного типа.

Каталитическое действие фермента обусловлено 
главным образом частью его молекулы — активным 
центром. Ферменты образуют с молекулами среды (суб
страта) активный комплекс, последующий распад кото
рого дает конечные продукты. Благодаря образованию 
активного комплекса понижается энергия активации 
реакции, существенно такж е изменение энтропии акти
вации. Участие ферментов приводит к ускорению 
некоторых реакций в 109—1014 раз.

Д ля гидрометаллургии наибольший интерес пред
ставляют процессы выщелачивания, в которых исполь
зуется способность бактерий типа th. fer. окислять 
сульфат двухвалентного железа до сульфата трехвалент
ного железа. Последний как  сильный окислитель всту
пает в реакцию с сульфидами меди или цинка, превра
щая их в сульфаты. Образующийся при этом F eS 0 4 сно
ва окисляется бактериями до Fe2( S 0 4) 3. Таким обра
зом, роль бактерий сводится к регенерации сульфата 
трехвалентного железа. Кроме того, бактерии могут 
окислять элементарною серу, образующуюся при окис
лительном бактериальном выщелачивании сульфидов. 
Можно представить процесс бактериального выщелачи
вания сульфида меди в присутствии пирита и кислоро
да следующими реакциями:

2FeS2 +  70 2 +  2Н20  -* 2FeS04 +  2H ,S04,
бакт

4FeS04 +  0 2 +  2H2S 0 4 -> 2Fe2 (S04)3 +  2H.20 ,
Fe2 (S04)3 +  Cu2S CuS04 +  FeS04 +  S°,

бакт.
S° +  1V20 2 -v H2S 0 4.
В присутствии пирита как  источника F e S 0 4 возможно 

бактериальное выщелачивание сульфидов цинка, молиб
дена, а такж е урана из руд, содержащих U3Oe. В послед
нем случае процесс протекает по схеме

U30 8 +  Fe2 (S04)3 +  2H„S04- v 3U0.,S04 +  2FeS04+  2H,0;
1 бакт-

2FeS04 +  —  0 2 -1- H2S 0 4 -> Fe2 (S04)3 +  H20 .
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Бактерии вида th. fer. окисляют не только F e S 0 4, но 
и серу. Однако более эффективными окислителями 
элементарной серы являются бактерии вида th. th. 
Поэтому целесообразно использовать при выщелачива
нии смесь двух культур — th. fer. и th. th.

Организация бактериального выщелачивания

Представление о бактериальном подземном выщела
чивании дает рис. 71, где дана схема установки 
выщелачивания меди на Дегтярском руднике. Для

Рис 71. Схема опытно-промышленной установки бактериального подземно
го выщелачивания на Дегтярском руднике [33]:
1 — бактериальный регенерационный прудок; 2 — насосная установка;
3 —трубопровод для подачн растворителя в рудный пласт; 4 — задвижка; 
5 —коллектор; 6  — гибкие шланги; 7 — скважины для нагнетания раство
рителя; 8 — рудный пласт; 9 — горизонты шахты; Ю— насос для подачи 
обогащенных растворов на цементацию; 11— лимниграфиая будка; 12— от
стойник растворов; 13— цементационная ваниа или желоба; 14 — сушка 
и складирование медн; 15 — транспортная тележка; 16 — компрессорная 
станция

организации выщелачивания использованы старые под- 
земные выработки.

Растворы для выщелачивания готовятся в бакте
риальном регенерационном прудке, куда подается воз
дух. В прудке с помощью бактерий (th. fer.) часть 
закисного железа переводится в окисное. Растворы с 
р Н = 2,5—2,9, содержащие ~ 0 ,2  г/л Fe2+ и ~ 2 ,0  г/лРе3+, 
качают насосами в скважины, через которые раствор 
поступает в рудоносный пласт. Обогащенные растворы 
стекают по горизонтам шахты и из накопителя подаются
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на цементацию в ванны или желоба. Медь цементирует
ся на железном скрапе. Растворы после цементации 
возвращают в регенерационный прудок.
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Р а з д е л

ИОНООБМЕННЫЕ 
И ЭКСТРАКЦИОННЫЕ 
ПРОЦЕССЫ

Г л а в а  VI ОСНОВЫ
ИОНООБМЕННЫХ ПРОЦЕССОВ

§ 1. Общие сведения

Ионообменные процессы основаны на 
способности некоторых твердых веществ, называемых 
ионитами, при контакте их с растворами поглощать ионы 
из раствора в обмен на ионы того ж е знака, входящие в 
состав ионита.

Иониты представляют собой трехмерные полимерные 
или кристаллические сетки, несущие ионогенные группы. 
Ионогенные группы состоят из фиксированных ионов, 
прочно связанных с сеткой и способных к обмену проти- 
воионов, заряд которых противоположен по знаку заря
ду фиксированных ионов. Иногда для простоты изобра
жения взаимодействия раствора с ионитом трехмерную 
сетку вместе с фиксированными ионами называют кар 
касом или матрицей и представляют ионит состоящим 
из каркаса и противононов.

По знаку заряда обменивающихся ионов различают 
к а т и о н и т ы  и а н и о н и т ы .  Существуют такж е амфо- 
терные иониты — а м ф о л и т ы ,  способные одновремен
но осуществлять и катионный и анионный обмен.

Если обозначить через R каркас (с фиксированными 
ионами), то реакция катионного обмена может быть вы
ражена уравнением

2 Ш  +  Са2+ Са +  2Н+, 

а реакция анионного обмена
2RCJ +  SO;~ ^  /?2S 0 4 +  2СГ-
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Ионный обмен имеет некоторое сходство с адсорбци
ей. Отличие состоит в том, что ионный обмен представ
ляет собой стехиометрическое замещение: на каждый эк
вивалент поглощенных ионов ионит отдает в раствор эк 
вивалент ионов того же знака, тогда как  адсорбция со
стоит лишь в поглощении растворенного вещества.

В технике уж е давно (преимущественно для очист
ки воды) нашли применение минеральные иониты—раз
личные алюмосиликаты группы ц е о л и т о в ,  м о н т м о 
р и л л о н и т  (глинистый минерал), а такж е железо- 
алюмосиликаты — г л а у к о н и т ы .  Используются также 
синтетические неорганические иониты — п е р м у т и т ы  и 
с и л и к а г е л и .  Емкость минеральных и синтетических 
неорганических ионитов сравнительно мала, кроме то
го, они разлагаю тся кислотами и щелочами, что ограни
чивает их применение.

Широкое применение ионитов в гидрометаллургии, 
химической технологии и других областях началось пос
ле создания ионообменных синтетических смол (синте
зированы впервые в 1935 г. Б. А. Адамсом и Г. Л . Холм
сом). Выпускаемые в настоящее время ионообменные 
смолы, обладающие высокой емкостью, химической стой
костью и механической прочностью, вытеснили другие 
ионообменные материалы.

Ионообменные смолы применяют в гидрометаллур
гии для решения ряда задач [1 ]:

1. Д ля селективного извлечения металла из бедного 
раствора и получения более концентрированного раст
вора извлекаемого металла (например, извлечение урана 
из растворов выщелачивания урановой руды, золота из 
основных растворов переработки золотосодержащих руд; 
ряда цветных и редких металлов из сбросных растворов 
металлургических производств).

2. Разделения близких по свойствам элементов: РЗЭ, 
Zr и Hf и др.

3. Получения высокочистой и умягченной воды.
4. Очистки от примесей различных производственных 

растворов и обезвреживания сточных вод.
§ 2. Понятие о составе и синтезе 
ионообменных смол [2—5]

Синтетические ионообменные смолы имеют строе
ние, сходное с пластмассами, однако введением ионо

15* 227



генных групп смолам придана электрохимическая ак 
тивность. Ионообменные смолы имеют каркас, состоя
щий из высокополимерной пространственной сетки угле
водородных цепей, в которых закреплены фиксирован
ные ионы: у катионитов— SO;f, — COO- , — РО|—,
AsO|_  и др., у анионитов------ NH^, =  NHj", = N H + ,
=N+.

Как уж е указывалось, фиксированный ион связан с 
противоионом и образует с ним ионогенную группу, ко
торую такж е часто называют активной или функцио
нальной группой.

Активными группами являются — S 0 3H, — S 0 3Na, 
^СО О Н, —Р 0 3Н2, —A s0 3Na2, —NH3C1, =  NOH и др.

От степени диссоциации активных групп зависит 
способность смолы к ионному обмену. Так, активная 
группа — S 0 3H полностью диссоциирована, поэтому 
ионный обмен возможен в широком интервале pH На
против, группа — СООН даж е в слабокислых средах 
мало диссоциирована. Соответственно этому различают 
с и л ь н о к и с л о т н ы е  катиониты (активные группы 
— S 0 3H или —Р 0 3Нг) и с л а б о к и с л о т н ы е  катиони
ты (активные группы — СООН). Аналогично этому раз
личают с и л ь н о о с н о в н ы е  и с л а б о о с н о в н ы е  
аниониты.

Сильноосновные аниониты содержат в качестве актив
ных групп хорошо диссоциирующие четвертичные аммо
ниевые основания =sNOH или пиридиновые основания. 
Подобные смолы способны к обмену анионов не только 
в кислых, но и щелочных средах.

Слабоосновные аниониты содержат первичные, вто
ричные и третичные аминогруппы, которые являются 
слабыми основаниями и диссоциируют лишь при pH ни
же 7.

Смолы могут быть полуфункциональными, т. е. со
держать одновременно разные активные группы. При 
этом катиониты содержат функциональные группы раз
личной кислотности, аниониты—группы различной ос
новности, а амфолиты содержат как кислотные, так и 
основные функциональные группы.

С целью повышения избирательности смол по отно
шению к ионам металлов в их структуру вводят иногда 
дополнительные группы, способные образовать с сорбн-
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руемыми нонами внутрикомплексныс соединения. Такие 
смолы называют комплексообразующими или хелато- 
образующими. Так, например, в результате введения в 
структуру смолы глиоксима получен катионит, селектив
но сорбирующий никель1, введение в смолу остатка 
8-оксихннолина сообщает смоле избирательность в от
ношении сорбции ионов кобальта

Следует отметить, что иониты обычного типа прояв
ляют способность к комплексообразованию. Например, 
иониты, содержащие ионогенные группы— РО(ОН )2, 
при взаимодействии с ионами Th4+, UOJ , Fe3+ образуют 
хелатные соединений типа

Это обусловливает высокие константы обмена при сорб
ции ионов. Хелатообразующей способностью при сорб
ции ионов Cu2+, Ni2+ и Со2+ обладают карбоксильные 
катиониты.

Особую группу смол, созданных лишь в последние 
годы, составляют э л е к т р о н о и о н о о б м е н н и к и  
(ЭИ). Они отличаются наряду с ионообменными окисли
тельно-восстановительными свойствами. Различают две 
группы ЭИ: с восстановительными (ЭИ°) и окислитель
ными (ЭИ+) свойствами.

В состав ЭИ° вводят тонкодиспергированные метал
лы (например, Си°) или гидрозакиси металлов (на
пример, Fe(O H )2). В состав ЭИ+ в качестве окис
лителя вводят гидроокиси высшей степени окисления 
(Си (ОН) 2, Fe(O H )3). Структуру железогидрозакисного 
ЭИ° в натриевой форме можно представить в следую
щем виде:

S 0 3 Na
• л Fe ( о н  ) j ,

Х  S 0 3Na

где R — каркас смолы.

1 Днметнлглнокснм — распространенный реагент для осаждения
никеля, образует с ним внутрикомтексное соединенне.
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Гидрозакись железа соединена с молекулами суль- 
фокатионита не химической, а сорбционной связью. С 
помощью такой смолы можно одновременно осущест
влять обескислороживание и умягчение воды по схе
ме [4 ]:

S 0 3 N a

• 2 F e ( O H ) 2  + j 0 2  +са (нсо3)2 + Н2 0  — -
so3Na

Ч  / C a ' 2 F e ( 0 H ) 3  + 2 N a H C 0 3
S0j

В гидрометаллургии электроионообменники могут 
быть использованы для окисления ионов в растворах с 
одновременной их сорбцией, восстановления металлов из 
весьма разбавленных растворов с их сорбцией и в других 
случаях.

Д ля синтеза ионообменных смол, как  и в случае про
изводства пластмасс, используют процессы полимериза
ции или поликонденсации мономерных молекул органи
ческих соединений, приводящие к образованию простран
ственной сетки углеводородных цепей молекул1.

Имеются значительные различия в синтезе ионооб
менных смол в зависимости от способа введения в состав 
смолы ионогенных групп.

Чаще всего синтез производят:
1) полимеризацией или поликонденсацией мономеров, 

содержащих ионогенные группы;
2) присоединением ионогенных групп к отдельным 

звеньям ранее синтезированного полимера;
3) присоединением ионогенных групп к звеньям син

тетического линейного полимера с превращением его в 
сетчатый полимер.

1 Полимеризация — процесс синтеза высокомолекулярных соеди
нений из мономеров, не сопровождающийся выделением низкомоле- 
куляриых компонентов (изменением массы). Поликондеисация — 
синтез высокомолекулярного соединения из мономерных молекул — 
сопровождается выделением низкомолекуляриых соединений (напри
мер, воды).
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К смолам поликонденсационного типа, получаемьЫ 
первым способом, относятся фенолформальдегидные ка- 
тионитовые смолы. Исходными соединениями для их син
теза служат:

с н
^  \  н

НС СН  /
I II и - с

н о —  с  с  —  S 0 3 H 0

^  /  
с н

Сулвфофемл

В результате поликонденсации первоначально образу
ются цепи молекул, а затем цепи «сшиваются» метилено
выми мостиками:

1) образование цепей:

с н г

-  Г Г СНг~ с Ц  *нг ° .
h o ' ^ - s o j H ноч^г^-s o 3H h 0 4 ^ s 0 j H h o ^ J ^ s o j H

2) сшивка цепей

Н о Ц ^ У —  S 0 3 H

Широко распространенные ионообменные смолы по- 
лимеризационного типа на основе стирола и дивинилбен- 
зола получают способом сульфирования синтезированно
го полимера.
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с н  =  с н 2 с н  =  с й 2

I I
с  с

HCr^jCH  н с ^ с н

h c U J ch h c U J^ ch
п с н  с  —  с н  =  с н 2

с.
Стирол Дидшшлбензоп

В результате полимеризации стирола образуются це
пи полистирола:

— с н г —  с н  —  с н 2  —  С Н — с н г — с н  —
г

При связывании цепей поперечными связями с по
мощью дивинилбензола образуется нерастворимый сопо
лимер— сшитый полистирол:

-------- с н — с н 2 — с н — с н 2 — с н — с н , ----------

V  6  
; с н 2 — с н  — с н 2 — с н — с н 2 — с н — с н , — с н — с н 2 — •

ф 6  
-------- с н — с н 2 — с н — с н 2 — с н — с н , ---------

6
Гранулы сополимера обрабатывают концентрирован

ной серной кислотой (сульфируют), при этом образуются 
сульфокислоты — катиониты с ионогенной сульфогруп- 
пой — S 0 3H:
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При обработке того же сшитого полистирола, соче
тающей хлорметилирование с последующим воздейст
вием либо аммиака, либо первичных или вторичных ами
нов, получают слабоосновные аниониты с первичными, 
вторичным» или третичными аминогруппами. При дейст 
вии на продукт хлорметилирования третичных аминов 
получают сильноосновной анионит с группами четвертич
ного аммониевого основания.

Реакция хлорметилирования идет при обработке 
гранул сшитого полистирола хлорметиловым эфиром 
в присутствии хлористого водорода и катализатора 
ZnCl2 или А1С13:

----------с н  —  с н 2 —  • • •  —  СН —  с н г  *■

Для упрощения написания реакции здесь и далее 
указано одно звено сшитого полистирола.

При последующей обработке аммиаком протекает 
реакция, в результате которой в смолу вводится амин- 
ная группа.

С Н 2С1



Образование анионита с группами четвертичного 
аммониевого основания происходит в водном растворе 
или органическом растворителе при обработке любым 
третичным амином, молекула которого не слишком вели- » 
ка и может внедриться в сетку полимера. В практике 
часто применяют триметиламин и диметилэтаноамин. 
Взаимодействие с триметиламином происходит по реак
ции

• • •  —  СН — С н г — ■

♦ N ( C H j ) , -------

С Н г С1

Регулируя количество дивинилбензола (поперечной 
связки) можно изменять размеры ячеек смолы, что по
зволяет получать смолы, избирательно сорбирующие ка
кой-либо анион или катион за счет «ситового эффекта» 
(крупные ионы, имеющие размер больше размера ячей
ки, не поглощаются смолой).

Синтез амфолитов, содержащих одновременно силь
нокислотные и сильноосновные группы, осуществляется 
сополимеризацией стирола, винилхлорида и дивинилбен
зола с последующим введением групп четвертичного ам
мониевого основания и сульфогрупп. Эти смолы, способ
ные к обмену анионов и катионов, применяют, например, 
для очистки растворов сильных электролитов от катио
нов и анионов.

§ 3. Основные характеристики 
ионообменных смол [2, 6]

Набухание

Воздушно-сухие иониты, выпускаемые промышлен
ностью, состоят из твердых гранул или бусин размером 
от 0,5 до 3—4 мм. При погружении в воду иониты набу* 
хают, т. е. поглощают определенное количество воды.
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Набухание сопровождается растяжением пространствен
ной сетки смолы и увеличением ее объема (иногда в не
сколько раз). Способность к набуханию зависит от чис
ла ионогенных групп и поперечных связок. С увеличени
ем числа поперечных связок набухаемость уменьшается 
(возрастает жесткость кар каса ). В случае жесткой 
структуры стремление к набуханию может привести к 
растрескиванию смолы.

Проникновение воды в поры ионита обусловлено 
стремлением ионов, находящихся в порах смолы в высо
кой концентрации, к гидратации (можно считать, что 
внутри пор ионита имеется концентрированный раствор 
электролита, способный разбавляться). Набухание х а 
рактеризуется к о э ф ф и ц и е н т о м  н а б у х а н и я ,  рав
ным отношению удельного объема набухшей смолы к 
удельному объему смолы в исходной форме. Кроме того, 
определяют « в е с о в о е  н а б у х а н и е »  — количество 
поглощенной воды на 1 г сухого ионита.

Обменная емкость (или ионообменная способность) 
смолы

Полная обменная емкость (ПОЕ) характеризует мак
симальное количество ионов, которое может быть по
глощено смолой при ее насыщении. Это постоянная для 
данной смолы величина, которая может быть определена 
либо в статических, либо в динамических условиях. При 
сорбции в статических условиях навеска смолы переме
шивается с раствором определенного объема, содержа
щего большой избыток сорбируемого иона. При сорбции 
в динамических условиях раствор пропускается (филь
труется) через слой смолы, находящейся в колонке. Об
менная емкость колеблется от 3 до 10 мг-экв/г смолы 
(сухой или набухшей). Обменную емкость выражают 
такж е в процентах (г/100 г смолы).

Статическая (равновесная) обменная емкость 
(СОЕ) — емкость смолы при достижении равновесия в 
статических условиях с раствором определенного объема 
и состава при определенном pH раствора. Таким обра
зом, статическая емкость — непостоянная величина. Ди
намическая (рабочая) обменная емкость (ДОЕ) — 
количество ионов, поглощенных смолой при фильтра-
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ции раствора через слой ее до проскока сорбируемого 
иона.

Рабочая емкость определяется по выходной кривой 
(рис. 72). Она такж е не является постоянной величи
ной — зависит от скорости пропускания раствора через 
смолу, pH раствора, величины зерен смолы, состава ра
створа. Площадь, ограниченная выходной кривой и ося
ми координат (S 1 + S 2) ,  отвечает полной динамической

Рис. 72 Выходная кривая сорбции Рис 73 Выходная кривая
элюирования

обменной емкости (ПДОЕ), площадь S i соответствует 
рабочей емкости (до проскока).

Процесс десорбции поглощенного на смоле иона на
зывают э л ю и р о в а н и е м .  При осуществлении элюи
рования в динамических условиях (в колонке) выходная 
кривая элюирования имеет вид, показанный на рис. 73. 
В результате элюирования поглощенных ионов в случае, 
если смола достаточно «нагружена», получают элюаты 
с концентрацией металла в 100 и более раз выше, чем 
в исходных растворах. Так, например, при исходной кон
центрации молибдена 0,2—0,3 г/л получают элюаты 
с содержанием 80—100 г/л Мо (т. е. концентрирование 
в 300—500 раз). Из растворов, содержащих 0,5—2 г/л U, 
получают растворы с содержанием 60—70 г/л U.

Катнониты и аниониты обычно первоначально «зар я
жаю т» (насыщают) противоионами определенного знака. 
Поэтому принято говорить о катионитах в Н+, NH^~, Na+ 
и т .д . форме; об анионитах в SO f- , С1~, ОН-  форме.

Некоторые свойства типичных ионитов отечественно
го производства приведены в табл. 7.
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§ 4. Равновесие 
ионного обмена [6—8]

Количественные характеристики равновесия

При контакте ионита с раствором электролита проис
ходит ионный обмен до достижения равновесия. Реак
ция обмена обратима и протекает в эквивалентных соот
ношениях аналогично обычным химическим реакциям. 
В общем виде реакция обмена ионов А и В описывается 
уравнением

где 2 а  и  2 в — заряды ионов А и В, фаза ионита отмече-

Д ля реакции (V I.1) по закону действующих масс тер
модинамическая константа равновесия равна

где ал, ав и а а , ав — активности ионов в смоле и в раст-

Термодинамическая константа используется при тео
ретическом обсуждении ионообменного равновесия. На 
практике вследствие отсутствия данных о коэффициентах 
активности в фазе смолк применяют кажущуюся (кон
центрационную) константу равновесия1

где Ша, т в, гпа и т в— моляльные концентрации в смоле
и растворе.

Иногда содержание ионов в растворе выражают в мо
лярных концентрациях (СЛ и Св), а в смоле — в атомных 
долях Na и Nb.

1 В литературе эту величину называют иногда коэффициентом 
равновесия [6]

zb a  +  za B ^ zb a + za B, (VI.1)

на чертой.

воре.

(VI.3)
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В этом случае

С A NBA
Кв,а =  — ~—\— . (VI.4)

V  С в а

При обмене ионов с одинаковой величиной зарядов 
константа обмена К — безразмерная величина и не зави
сит от единиц измерения концентраций в водной фазе и 
в ионите. Однако при обмене противоионов с различными 
зарядами численное значение К зависит от единиц, в ко
торых выражены концентрации, что следует учитывать 
при сравнении данных, приводимых различными авто
рами.

Если коэффициенты активности обмениваемых ионов 
в растворе известны, иногда используют для оценки 
ионообменного равновесия исправленную концентраци
онную константу

- гА гВ *В
* ; „ =  - f - г г  -  к в,л - Ц -  • (Vi .5)

“вА т л УвА
где Y/i и ув — коэффициенты активности ионов в раст

воре.
Д ля описания состояния равновесия, кроме констант 

ионного обмена, для практических целей удобны еще две 
величины, связанные между собой: к о э ф ф и ц и е н т  
р а с п р е д е л е н и я  D и к о э ф ф и ц и е н т  р а з д е л е 
н и я  ТВ/а или к о э ф ф и ц и е н т  с е л е к т и в н о с т и .

Коэффициент распределения равен отношению кон
центраций обмениваемого иона в смоле и растворе:

№■& С  А N  А т

D a  =  -ZT  =  -F - =  Т Г  • (V I -6)л mA СА Na

Коэффициент разделения равен отношению коэффи
циентов распределения обмениваемых ионов-

Т °в ( Шв )[ Шл \ -  ( У  Са \ —
В/А~ ° А ~ { " а ) \ ' п в 1 [ c A ) { c B j

- Ш
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Коэффициент разделения — удобная количественная 
характеристика способности ионита к разделению проти- 
воионов А и В, т. е. его селективности.

При равных зарядах обмениваемых ионов (zA= z B) 
каж ущ аяся константа равновесия и коэффициент разде
ления равны между собой ( К в /а  =  Т В ; а ) •  Однако при 
z a ¥ = z b  о н и  могут существенно отличаться. Так, для 
ионита с высокой емкостью, находящегося в равновесии 
с разбавленным раствором (m < m ) в случае, когда 
zA< z B, величина Т в /а >  К в / а  , тогда как при zA> z B 

Т в /а К К в / а -

Изотермы ионного обмена

Изотермы ионного обмена представляют графическое 
изображение ионообменного равновесия. Изотерма выра
ж ает зависимость между эквивалентной долей противо- 
иона А в ионите (пА) и эквивалентной долей его в рас

творе ( « А) при установлении 
равновесия обмена между ио
нами (рис. 74):

1А " А

ПА =

г А т А +  г В т В

г А ША

г А П А +  г В  т В
(VI. 8)

Рис. 74. Изотерма ионного об
мена Следовательно, произведе

ния zAmA, zBmB, zAmA и zBmB 
равны числу эквивалентов в единице массы растворите
ля или ионита.

При отсутствии избирательного поглощения одного 
из обмениваемых ионов соотношение концентраций 
ионов Л и В в ионите и растворе одинаково. В этом слу
чае изотерма изображается прямой с наклоном 45° (пунк
тирная линия на рис. 74). При избирательном поглощении 
ионов Л изотерма проходит выше диагонали квадрата, 
при избирательном поглощении ионов В — ниже диаго
нали. Таким образом, селективность ионита обусловли
вает нелинейность изотермы ионного обмена. Коэффици
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ент разделения ТА/В численно равен отношению площа
дей прямоугольников под и над изотермой, соприкасаю
щихся с ней в точке, отвечающей заданному составу 
(рис. 74), Si— nBnA; s\ i= nBtiA-

Т =  —  =1 А/В
( * ]
\ пв '

На рис. 75 приведены 
экспериментальные изо
термы обмена различных 
ионов в фенолформальде- 
гидной смоле в NH+-фор
ме. Резко выражена се
лективность обмена для 
ионов Th4+, Al3+, Т1+, не
сколько меньшая для 
ионов Ag+, Rb+ и Cs+. 
Изотерма для ионов К+

Эквивалентная доля В растворе, %

Рнс. 75. Изотермы обмена на фе- 
нилсульфокнслотном катионите 
меж ду ионами NH-^ и ионами ря
да  металлов

близка к линейной (отсутствие избирательности). В слу
чае ионов Na+ и Li+ изотермы вогнутые, сродство иони
та к этим ионам меньше, чем к ионам NH^- .

§ 5. Ионный обмен
как мембранное равновесие

Ионит, погруженный в раствор электролита, первона
чально содержит ионогенные группы, состоящие из фик
сированных ионов и противоионовЛ, заряд которых нейт
рализует заряд фиксированных ионов (рис. 76). В раст
воре присутствуют противоионы В и коионы — ионы 
противоположного знака заряда. Ионный обмен сводит
ся к диффузии ионов В в ионит и ионов Л в раствор. Рас
смотрим, воздействием каких сил определяется диффу
зия ионов в системе зерно ионита — раствор электролита.

Противоионы Л находятся в ионите в высокой концен
трации ( ~ 5 —7-н.) и поэтому стремятся диффундировать 
в раствор. Но это нарушает электронейтральность сис-
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темы, ионит заряж ается и электростатическое притяже
ние фиксированных ионов препятствует диффузионному 
потоку противоионов А (катиониты становятся отрица
тельно заряженными по отношению к раствору; аниони
ты приобретают положительный заряд ).

Одновременно противоионы В из раствора диффунди
руют внутрь ионита, понижая заряд и тем самым давая

■ Матрица с фиксированными (а) ®  Противоионы ©  Коионы 
* “О” группами

Рис. 76. Схематическое изображение процесса обмена ионов: 
а  — ионит до обмена; б  — после установления равновесия

возможность дополнительному количеству противоионов 
А из ионита перейти в раствор. Ионы противоположного 
противоионам знака заряда, так называемые коионы, 
находящиеся в растворе, отталкиваются заряженным 
ионитом и могут проникать в смолу лишь в сопровожде
нии компенсирующих их заряд противоионов.

Таким образом, на ионы в системе ионит — раствор 
действуют, с одной стороны, градиент концентраций, вы
зывающий диффузию, а с другой стороны — электроста
тические силы, противодействующие диффузии ионов. 
В результате на границе фаз (поверхность зерна иони
т а — раствор) устанавливается равновесие, при котором 
для каждого подвижного иона воздействие электричес
кого поля уравновешивается диффузионным потоком, 
причем потоки ионов А и В взаимосвязаны.

Это равновесие можно представить как  равновесие 
систем с двумя ионными растворами, разделенными 
мембраной (поверхностью зерна), непроницаемой для
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одного вида ионов — фиксированных ионов. Разность по
тенциалов, возникающую на границе фаз, называют дон-  
н а н о в с к и м  п о т е н ц и а л о м  по имени Доннана, 
впервые изучившего равновесие растворов разделенных 
полупроницаемой мембраной.

Соответственно равновесие между сильным электро
литом и ионитом, обусловленное соотношением градиен
та концентраций и разностью электрических потенциалов 
обеих фаз, называют д о н н а н о в с к и м  р а в н о в е 
с и е м .

Доннановский потенциал, уравновешивающий стрем
ление противоионов к диффузии, имеет тем большую ве
личину, чем больше разность концентраций противоионов 
в ионите и растворе, т. е. абсолютная величина потенциа
ла растет с уменьшением концентрации раствора и уве
личением молярной концентрации фиксированных ионов.

Величина доннановского потенциала определяется 
уравнением

яИ ,), (VI.9)

где (ф—ф) — разность электрических потенциалов соот
ветственно в фазе ионита и в фазе рас
твора;

2,- — валентность иона;
F — число Ф арадея;
R — газовая постоянная;
Т — абсолютная температура; 

а, и с £ — активности ионов в фазе раствора и иони
та соответственно;

л — давление 'набухания;
V; — парциальный молярный объем иона.

Так как произведение nVi — относительно малая ве
личина, ею можно пренебречь, в этом случае выражение 
доннановскою потенциала упрощается:

Е„ =  ~  ln - ^ .  (VI. 10)д  z j  at v

Из сказанного выше следует, что возникновение по
тенциала Доннана на границе ионит — электролит обу
словливает исключение коионов из фазы ионита. На
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этом основано применение ионитовых мембран в электро
диализе: катпонитовые мембраны не пропускают анио
ны, анионитовые не пропускают катионы.

§ 6. Селективность ионного обмена

Ряды сродства
На основании экспериментальных данных о коэффи

циентах избирательности Т в /а составлены для разбав
ленных растворов ряды сродства ионов или шкалы се
лективности смол различного типа [7 ].

Сродство сульфокатионитов (сильнокислотных смол) 
к ионам возрастает с увеличением их заряда:

Na+ <  Са2+ <  А13+ <  Th4+.

Д ля сульфокатионитов одного заряда сродство воз
растает в рядах

Li+ <  Н+ <  Na+ <  NHf <K +< R b +<Cs+<Ag+< T l+;

Mg2+ <  Ca2+ <  Sr2+ <  Ba2+;

Al3*  <  Fe3+.

Расположение ионов одинакового заряда по обменно
му сродству к сульфокатиониту в разбавленных раство
рах примерно соответствует изменению теплот гидрата
ции ионов. Так, для однозарядных катионов сродство по
вышается с уменьшением теплоты гидратации (теплоты 
гидратации Li+, Na+, К+, Rb+, Cs+ равны соответственно 
127, 101, 81, 75, 67, ккал/г-ион).

В случае карбоксильных (слабокислотных) катиони
тов, а такж е смол с амидоацетатными и фосфатными 
активными группами наблюдаются существенные отли
чия рядов сродства катионов в сравнении с рядами для 
сульфосмол. Например, для карбоксильной смолы ряд 
обратный:

Н+ >  Са2+ >  Mg2+ >  Li+ >  Na+ >  К+ > Rb+ >  Cs+.

Причины обратимости ряда для карбоксильной смо
лы будут рассмотрены ниже.

244



Д ля амидоацетатной смолы существует следующая 
шкала селективности:

Ш !+ >  Cu2+ >  Pb2+ >  Ni2+ >  Cd2+ >  Zn2+ >  Со2+ >

>  Fe2+ >  Mn2+ >  Ca2+ >  Mg2+ >  Ba2' >  Ir2+

>  Li+ »  Na+ >  K+.

Особенности данного ряда отчасти объясняются реак
циями образования комплексов между некоторыми к а 
тионами и фиксированными ионами смол.

Д ля сильноосновных анионитов с четвертичными ам 
мониевыми группами установлены следующие ряды 
сродства:

F“  < ОН~ <  С Г  <  N 07 <  CN~ < Вг“  <  N 0^ <

<  HSOr <  Г  <  SCN-  <  С ЮГ;

МоОГ <  Сг02~ <  SO}- .

POj-  <  AsO3- <  тартрат <  цитрат.

В случае слабоосновных смол с вторичными и тре
тичными аминогруппами ряды сродства совпадают с при
веденными выше, отличие лишь в положении нона ОН- , 
к которому эти смолы имеют высокое сродство, так как 
амины — слабые основания.

Факторы, обусловливающие селективность [6, 9, 10]

В настоящее время нет теории, которая бы удовлетво
рительно количественно описывала все явления селек
тивности ионитов в отношении различных ионов. Для 
объяснения селективности предложено несколько теорий, 
каж дая из которых опирается на одно из свойств ионита. 
Исходя из представления о фазе ионита, как концентри
рованном электролите, Р. М. Даймонд и Д . К- Уитней 
формулируют следующие отличительные особенности 
концентрированного электролита в фазе смолы в сравне
нии с внешним разбавленным электролитом [10 ]:

1. В фазе ионита ионы одного из сортов фиксированы 
на углеводородной матрице и относительно неподвижны.
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Матрица в контакте с водными растворами способна к 
набуханию, величина которого зависит от количества по
перечных связей.

2. В фазе ионита на каждый ион приходится меньше 
несвязанных («свободных») молекул воды, чем во внеш
нем растворе, следовательно, ионы в смоле слабей гидра
тированы. Поэтому электростатическое взаимодействие 
ионов в фазе смолы сильней, чем во внешнем растворе.

3. В фазе ионита нарушена структура воды вследст
вие высокой концентрации фиксированных групп и про
тивоионов, а такж е наличия углеводородной матрицы. 
Это сильно влияет на взаимодействие ионов с молекула
ми воды и молекул воды между собой.

Первое отличие лежит в основе теории Грегора, со
гласно которой селективность обусловлена изменениями 
объема смолы, связанными с изменениями давления на
бухания.

Второе из отличий фазы ионита — более сильное 
электростатическое взаимодействие между ионами 
(в сравнении с внешним разбавленным раствором), яв 
ляется основой теории Гарриса и Райса, объясняющих 
селективность смол образованием ионных пар между 
противоионами и фиксированными ионами смолы.

Другие ученые исходят из предпосылки, что селек
тивность определяется преимущественно электростати
ческим силовым полем фиксированных ионов катионо- 
обменника.

Р. М. Даймонд и Д. К. Уитней, учитывая все осо
бенности фазы смолы, объясняют селективность как  ре
зультат конкурентной борьбы за гидратацию двух об
менивающихся противоионов. Состояние равновесия оп
ределяется ионом, наименее склонным к гидратации.

Наиболее простое качественное обсуждение явлений 
селективности обмена можно провести, используя мо
дель ионита с эластичной матрицей (модель Грегора). 
Согласно теории Грегора, обмен ионов на набухающих 
ионитах сопровождается изменением энергии Гиббса в 
результате переноса ионов В в ионит (вместе со связан
ным с ионом В количеством молекул воды, поскольку 
ион гидратирован) и одновременного переноса иона А в 
раствор (такж е вместе с молекулами воды, связанными 
с ионом). Так как  обмениваекые ионы гидратированы в 
разной степени, в результате ионного обмена объем смо
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лы изменяется, вследствие чего меняется и энергия набу
хания.

Рассмотрим реакцию обмена однозарядных ионов А 
и В :

А +  В ^ А  +  В,

чертой обозначена фаза смолы.
Для этой реакции изменение энергии Гиббса равно

AG =  — RTinK'B/A =  — R T l n - ^ - .  (VI.11)
а л a,A В

По Грегору, изменение энергии Гиббса реакции ион
ного обмена равно работе сил растяжения матрицы смо
лы (сшитого полимера). Растягивание полимерных це
пей, обусловленное поглощением растворителя, вызывает 
напряжения в поперечных связях ионита, что приводит 
к возникновению осмотического давления, препятствую
щего набуханию. При равновесии ионита с раствором 
давление в фазе ионита превышает давление во внешней 
среде на величину л;, называемую давлением набухания.

Изменение энергии набухания AGH в первом прибли
жении может быть выражено произведением давления 
набухания на изменение парциального молярного объема 
ионов в фазе ионита:

&Gn =  - n i y A- V B). (VI. 12)

Поскольку по Грегору A G «A G H, решая совместно 
уравнения (VI. 11) и (VI. 12), получим

R T ln ^ ^ -  =  л ( у А — VB). (VI.13)
а А а В

Выразим активности ионов в растворе и ионите через 
концентрации и коэффициенты активности, тогда:

' “ 4 /In =  In . ч л 7 , (VI. 14)

f t )  £ ) ( t )  
где у  а  и -ув — коэффициенты активности ионов в ионите.
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Определяемое экспериментально отношение концент
раций в ионите и растворе: ( т в/ т л ) : (т в / т л )= Т ’в/А. 

Из уравнения (V I.13) и (VI.14) следует:

Ув_

КТ1пТВ/А ■ Т Т ГГ = 31[^a ~ v b)- (VI.15)

: i )
Таким образом:

lg Тв/Ач=  0,43 (V , -  VB) -  lg f g -  j  +  

* - ( £ ) • (VI. 16)

Анализ уравнения (VI. 16) позволяет качественно 
оценить влияние ряда факторов на избирательность 
нонитовой смолы [9 ]. Если V a> V b , т о  Т в/а>  1, и на
оборот. Следовательно, чем меньше размер гидратиро
ванного иона, тем прочней он удерживается ионитом. 
Это положение находится в соответствии с рядом срод
ства L i< N a < K < C s  для сульфакатионнта. В этом ря
ду размер_гндратированных ионов уменьшается от Li к Cs.

Если V a> V b , т о  с  ростом концентрации ионов 
В в фазе ионита (пв) ионит сжимается, поэтому умень
шается величина л. Если это не компенсируется измене
нием разности объемов Va—Vb, т о  коэффициент селек
тивности Т в /а  должен уменьшаться. Из этого вытекает 
известный факт уменьшения сродства ионита к иону по 
мере увеличения его концентрации в фазе ионита.

Увеличение давления набухания ионита, т. е. повыше
ние степенн сшивки (например, содержания дивинилбен- 
зола в смоле), должно повышать избирательность погло
щения иона. Это согласуется с экспериментом.

Д ля ионов, мало отличающихся по объему в гидра
тированном состоянии, на избирательность наиболее су
щественно должен влиять второй член уравнения

(V I.16) — In , так как третьим членом в разбавленных 
Тл
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растворах Можно пренебречь (yb= Y ^ ==:1)- Значения 
коэффициентов активности для фазы смолы обычно не
известны, методы нх определения не разработаны. М ож
но, однако, для некоторых случаев качественно оценить

роль отношения . Например, для слабокнслотного

катионита, насыщенного катионом металла (Меп+), 
присутствие во внешнем растворе ионов водорода приво
дит к вытеснению ими катионов металла, так как  актив
ность ионов Н+ в фазе смолы очень низкая (слабая дис
социация смолы в Н+-форме). Следовательно,

что ведет кувеличению lg  TBiA — к десорбции металла 
со смолы.Этим объясняется влияние pH при обмене на 
слабокислых ионитах.

Из уравнения (VI. 16) следует, что повышение тем
пературы приводит к снижению избирательности (для 
систем с равными зарядами ионов). Это обусловлено 
такж е и тем, что с увеличением температуры уменьшает
ся разница в объемах гидратированных ионов (К а—Vb)- 

Известно, что селективность обмена ионов растет 
с увеличением заряда иона. Это явление преимущест
венного поглощения ионитом многозарядных ионов назы
вают э л е к т р о с е л е к т и в н о с т ь ю .

Рассмотрим случай обмена v-валентного иона В на 
однозарядный по реакции

По закону действующих масс
V  — V  —т\ т п yA vR

к в, л = 4  -С ■ ^ 1Л8)
т А т в Г А У В

где т.А и  т в, т А и т в — концентрации в растворе и фазе 
ионита, г-экв.

Поскольку концентрационная константа определяет
ся выражением

Ув(порядка 10~2— 10_3 и ниже) и — l g — €  1.
Тл

vA +  Bv ^  \А +  В. (VI. 17)

(VI. 19)
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fO, преобразуя уравнение ( V l . l8 ) ,  получиМ

(VI.20)

По уравнению Грегора в случае обмена разнозаряд
ных ионов

Коэффициент v в уравнение (VI.21) вводится в связи 
с тем, что для компенсации одного и того ж е заряда 
фиксированных ионов потребуется ионов В в v раз мень
ше, чем однозарядных ионов. Логарифмируя уравнение 
(VI.20) и решая его совместно с уравнением (VI.21), 
получим

С целью выявления закономерности электроселектив
ности ионного обмена рассмотрим гипотетический слу
чай системы, в которой можно пренебречь влиянием на-

сил специфического взаимодействия можно принять 
у в 1 у л = 1  и  V b / y a = 1 .  При этом правая часть уравнения 
(VI.22) исчезает и концентрационная константа К в / а  
становится равной единице.

Для анализа рассматриваемого случая выразим кон
станту К в /а  [уравнение (V I.19)] через эквивалентные 
доли и суммарное число эквивалентов в каждой из фаз 
(которое не меняется в процессе обмена).

Сумма эквивалентов равна в фазе ионита m — vrriA-{- 
+ m B = const, в растворе m = vm A + ^B = const.

Эквивалентные доли соответственно равны

(VI.21)

и вследствие отсутствия

п
vmA т — тв

А т т

А
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Выразим концентрации ионов через их эквивалентные 
доли и сумму эквивалентов: т д = п Ат  — ; т в=  (1—rij^tn 

и т. д.
Произведя подстановку в уравнение (VI. 19), полу

чим

И 1- лл )} { -7 тлл}'’ / т  пд)п%
~  г 1 __  w “  U  ) ( l - n j n * ’
{« l1— т п А ]

[1 —пА)пуА

(VI.23)
откуда

Для ионита с высокой емкостью, находящегося в равно
весии с разбавленным раствором, т< ~ т. Поэтому правая 
часть уравнения принимает очень малое значение, если 
заряд иона v ^ 2 .  Из этого следует, что

1—П. Ло п,
=  — , (VI .25)

1 ПА
т. е. происходит преимущественное (даж е при К в/а  =  1) 
поглощение противоиона с большим числом заряда.

Приведем численный пример, заимствованный у  Ф. Гельфериха 
[6]. Рассчитаем эквивалентные доли Са2+ и Na+ в катионите с сум
марной эквивалентной концентрацией противоионов т = 8 мг-экв/г 
смолы, находящейся в равновесии с раствором 2 ,5 -10~3 М СаС12 и 
5 - 10“ 3 MNaCl. Пусть K b I a  =  l . v Ca = 2 ;  nCa = 0 ,5 ; т  =  10~2 мг-экв/г 
НгО; v Na= l ;  nNa= 0 ,5 .

Подставив полученные значения в уравнение (VI.24), получим

откуда



Отсюда nNa«  0,025; « q , = 1 —nNa =  0,975.
Таким образом, предпочтительно сорбируется кальций.

Теория Грегора, согласно которой селективность оп
ределяется в основном упругими свойствами ионита (по
перечными связями, в которых возникают напряжения) 
и размерами гидратированных ионов, не объясняет всего 
многообразия явления. Это естественно, так как в моде
ли Грегора не учитываются взаимодействия между фик
сированными ионами и противоионами с образованием хи
мических связей или ионных пар, а такж е чисто электро
статические силы взаимодействия. В частности, эта 
теория не объясняет обращения рядов селективности к а 
тионов (см. с. 244) и наблюдаемую селективность для 
сильноосновных анионитов.

Обращение рядов селективности при поглощении ще
лочных металлов карбоксильными (слабокислотными) 
ионитами в сравнении с «нормальным» рядом для суль- 
фокатионитовых смол качественно объясняет теория, ба
зирующаяся на представлении, что селективность опре
деляется в основном электростатическим взаимодействи
ем между фиксированными ионами и противоионами (тео
рия Айзенмана). Согласно этой теории, полное измене
ние энергии Гиббса обмена однозарядных катионов опи
сывается приближенным уравнением

гф— эквивалентный радиус фиксированного ио
на1;

г а — радиус противоиона А в фазе смолы (без 
гидратной оболочки); 

г в — радиус противоиона В (без гидратной обо
лочки), вытесняющего ионы А из смолы;

AGa — энергия гидратации нона А;
AGb — энергия гидратации иона В.

1 Фиксированные ионы фактически могут представлять собой 
сложные мультиполи (сочетание нескольких точечных зарядов). По
этому под эквивалентным радиусом понимается радиус такого иона, 
который оказывал бы на противоион электростатическое воздействие, 
равное воздействию мультиполя. Д ля ряда случаев рассчитаны ве
личины эквивалентных радиусов.

(VI. 26)

где е — заряд электрона;
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Д ля простоты при выводе уравнения принято, что 
противоионы и фиксированные ионы — неполяризуемые 
точечные заряды, находящиеся в центре несжимаемой 
сферы.

Анализ уравнения (VI.26) позволяет сделать заклю
чения о рядах сродства для смол с различными фикси
рованными ионами в зависимости от величины их сило
вого поля.

Пусть величина Гф велика и следовательно фиксиро
ванная группа имеет слабое силовое поле. В этом случае 
член [е2/(гф+ гл ) ]  — [е2/ (гф+ гв ) ] в уравнении (VI.26) 
мал и изменение ДG обмена определяется величиной 
(ДGa —ДGB), пропорциональной энергии гидратации про
тивоионов. Рассмотрим обмен катионов калия и натрия. 
Известно, что для этих противоионов энергия гидратации 
Дбк <A(?Na , следовательно, AGk/№ имеет знак минус 
и /(к/№ > 1 , т. е. смола избирательна в отношении ио
нов калия. Так как  сульфогруппы принадлежат к числу 
групп со слабым силовым полем (они имеют большой 
размер), находит объяснение нормальный ряд сродства 
для сульфокатионита: L i< N a< K -< C s (см. с. 244).

Рассмотрим противоположный случай. Карбоксиль
ные группы (слабокислотные смолы) вследствие малых 
размеров относятся к группам с интенсивным силовым 
полем. В этом случае первый член уравнения (VI.26) 
преобладает над вторым и ионит удерживает ионы м а
лого радиуса — ноны натрия прочнее, чем калия. По
этому для карбоксильных ионитов получен полностью об
ращенный ряд сродства: L i> N a > K > C s . Эта теория 
позволила предсказать (при постепенном изменении раз
мера Гф) промежуточные ряды при переходе от нормаль
ного к полностью обращенному ряду сродства катионов 
щелочных металлов [9 ].

Рассмотренные выше теории преимущественно объяс
няют селективность обмена катионов. Ниже рассмотре
ны основные факторы, определяющие селективность ани- 
онитовых смол к поглощению анионов [10].

Селективность ионита к аниону уменьшается с уве
личением склонности аниона к гидратации. Известно, что 
анноны вследствие относительно больших размеров сла
бо гидратированы (исключение составляют ОН-  и F-  
ионы^ имеющие малый размер). Все же анионы в раз
бавленном растворе более гидратированы, чем в фазе
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ионита. Анионы менее гидратированные (большего раз
мера или с меньшим числом зарядов) будут преимуще
ственно переходить в фазу ионита.

Энерги° гидратации ионов одинакового заряда умень
шается с увеличением радиуса иона. Этим объясняется 
положение однозарядных ионов в известном ряду селек
тивности поглощения сильноосновным ионитом со сред
ним числом поперечных связей ДВБ (5— 10% ):

F -  <  C l-<  B r -<  NOg- <  I -  <  С 10-

Для многоатомных анионов степень гидратации за 
висит не только от размера, существенное значение име
ют структурные факторы, особенно наличие гидрофиль
ных групп, определяющих взаимодействие с молекула
ми воды.

В одной группе периодической системы селективность 
поглощения многоатомных анионов уменьшается с воз
растанием основности анионов (последняя, как  правило, 
повышается с увеличением атомного номера). Это объ
ясняется усилением гидратации анионов при росте их 
основности. Изложенное представление согласуется с из
вестными рядами селективности анионов:

МпО- >  ТсО~ >  ReOj-; Сг02_>  WO2-; С10^> 

>BrO ->IO i-;

SO2- >  SeOf- >  ТеО§-

Так как  при сопоставимых размерах высокозарядные 
ионы сильней гидратированы, чем низкозарядные с уве
личением заряда анионов селективность их поглощения 
понижается.

Электростатическое взаимодействие ионов в фазе 
анионита с образованием ионных пар существенного вли
яния на селективность не оказывает. В дополнение к ска
занному выше о роли гидратации ионов следует учиты
вать, что крупные анионы в большей мере нарушают 
структуру воды, чем анионы малого размера. Вследствие 
этого энергетически выгодней их переход в фазу смолы, 
где структура воды менее упорядочена. Поэтому при 
одинаковом заряде анионы меньшего размера будут вы
тесняться из фазы смолы анионами большего размера.
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Это объясняет высокую селектийнйсть сйльнооснобнУх 
анионитов в отношении больших однозарядных ионов 
AuClj-, ReO^, МпО^, СЮ -.Однако следует учесть,что дан
ная закономерность справедлива лишь в том случае, ес
ли размеры аниона меньше размеров ячейки ионита. Ког
да эти размеры становятся соизмеримыми, проявляется 
«ситовый эффект» (крупный ион не пройдет через ячей
ку ионита) и ряд селективности изменится на обратный.

§ 7. Кинетика ионного обмена

Стадии ионообменного процесса

Ионообменный процесс включает пять стадий:
1) диффузию ионов к поверхности смолы;
2) диффузию ионов внутри зерна;
3) химический обмен 

ионов;
4) диффузию обмени

ваемого противоиона вну
три зерна;

5) диффузию обмени
ваемого противоиона от 
поверхности в объем рас
твора.

Скорость ионного об
мена определяется либо 
скоростью диффузии в зе
рне ионита (гелевая диф
фузия), либо скоростью 
диффузии через пленку 
жидкости, примыкающую 
к поверхности (пленочная 
(диффузия). В неко
торых случаях обе стадии могут контролировать про
цесс. Большей частью в концентрированных растворах 
(выше — 0,1 М) скорость обмена контролируется диф
фузией в зерне, при низких концентрациях — внешней 
диффузией.

Наиболее простой и надежный метод эксперименталь
ного определения контролирующей стадии — метод пре
рывания. При гелевой кинетике после перерыва скорость 
обмена возрастает по сравнению со скоростью в момент

Врепя
Рис. 77. Кинетические кривые при 
гелевой и пленочной кинетике в слу
чае прерывания ионного обмена
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перерыва, так как градиент концентрации внутри зерна 
успевает снизиться. Вид кинетических кривых при геле
вой и пленочной кинетике в случае прерывания экспе
римента показан на рис. 77.

Закономерности внешнедиффузионной (пленочной) 
кинетики

При пленочной кинетике скорость процесса определя
ется уравнением первого закона Фика, например для зер
на сферической формы

г о— радиус частицы смолы;
Аг0 — толщина пленки;

С — концентрация противоиона в растворе;
СПОв— концентрация противоиона на поверхности. 

Общее количество сорбированного зерном противо
иона равно

где С — концентрация противоиона в смоле.
Если предположить, что раствор на поверхности раз

дела все время находится в равновесии со смолой, то 
концентрацию в смоле С можно представить как функ
цию Спов при постоянном коэффициенте распределе
ния а:

(VI. 27)

где Q — количество сорбированного противоиона;

(VI. 28)

(VI. 29)

Подставляя Спов в (VI.27), получим

3D
[ - l- jt rg C a  — Q] . (VI.30)

г0Ьг0а
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Количество сорбированного противоиона при равно
весии определяется уравнением

Q =  —  nrlCa,со g  U

при этом учтено, что СПОв= С /а и, так как  при насы
щении СП0В= С , то С— С а.

„  3DПринимая л  — ----------- , получим
г0Дл0а

(VI.31)

Интегрируя уравнение (VI.31) при граничных усло
виях Q =  0 при т = 0 , получим

F  (т) =  —  =  1 — е-*\  (VI. 32)

где F(x) — относительная доля сорбированного иона от 
максимально возможного (равновесного) 

значения.
Уравнение (VI.32) после логарифмирования приво

дится к удобной для использования форме:

l g ( l _ JF) =  _ g .  (VI.33)

Закономерности гелевой кинетики

Д ля описания процесса диффузии в зерне смолы, 
учитывая изменение во времени градиента концентра
ции, необходимо исходить из второго закона Фика:

яг, — dCf
—' =  D —  . (VI.34)
дт дх2

Для случая сферических частиц (в сферических коор
динатах) уравнение имеет вид

—  = Ъ  №  +  — , (VI.35)
дт [дг2 г д г ) '

где г_— радиус сферической частицы;
D — коэффициент диффузии в смоле.
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Уравнение (VI.35) решено для следующих граничных 
условий:

1) при т = 0  С,-„ имеет одинаковое значение во всем 
v3epH e;

2) при т= оо  C j= C i(paBH) одинаково во всем зерне. 
При всех значениях тфО  только поверхность зерна

находится в равновесии с раствором:
( ^ ) г=Г0 =  С"р- = а С раств, (VI.36)

где — концентрация на поверхности;
£раств- концентрация в растворе, которая предпо

лагается постоянной.
Д ля степени превращения F (т) = Q / Q o o  получено вы

ражение
оо __

Q а 1 / Dn2n2х \
F ® = —  = 1 - 4 S 4 eXP f ----------2---- ) > (VI-37)QM я Lj  r?j \ r0 )

П=1
где n =  1, 2, 3...

Доля превращения F(%) зависит только от безраз
мерного параметра D j/rl.

Таким образом, в случае гелевой кинетики относи
тельная скорость обмена пропорциональна коэффициен
ту диффузии и обратно пропорциональна квадрату ра
диуса.

Уравнение (VI.37) удобно использовать в координа

тах ( , Вт I , где B =  Dn2/r2о, тогда

ОО

F =  =  1 -  ехр ( -  Втп% (VI.38)С> л2 п'Х-СО
П— 1

Значения F в зависимости от величины Вт рассчита
ны в табл. 8.

При обработке экспериментальных результатов обыч
но строят по данным табл. 8 график зависимости F от 
Вт (рис. 78), пользуясь которым для каждой экспери
ментальной величины F находят значение Вт и делением 
на время контакта определяют В. По значению В рас
считывают коэффициент диффузии в зерне ионита.
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Т А Б Л И Ц А  8
РАСЧЕТНЫЕ ДАННЫЕ ПО ЗАВИСИМОСТИ F В% 
(ПО БОЙДУ, АДАМСОНУ И МАЙЕРСУ)

Вг-Ю 1 F Вт 10* F Вт Ю2 F Вт 10“ F Вт F

0,10 0,0035 4,00 0,0228 1,0 0,090 20,0 0,420 0,8 0,720
0,20 0,0050 5,00 0,0240 2,0 0,125 25,0 0,462 1,0 0,775
0,40 0,0070 6,00 0,026 3,0 0,155 30,0 0,497 1,2 0,818
0,60 0,0083 8,00 0,030 4 ,0 0,180 40,0 0,555 1,5 0,865
0,80 0,0095 10,00 0,034 5,0 0,205 50,0 0,605 2,0 0,915
1,00 0,0105 15,00 0,042 6,0 0,225 60,0 0,650 2,5 0,950
1,50 0,0130 20,00 0,048 8,0 0,265 70,0 0,690 3 ,0 0,970
2,00 0,0153 30,00 0,059 10,0 0,300 80,0 0,720 3 ,5 0,98
3,00 0,0190 15,0 0,365
П р и м е ч а н и е .  Время выражено в секундах.

Рис. 78. Расчетные кинетические 
кривые сорбции на смоле:
/ — скорость определяется диф
фузией в смоле (гелевая); 
2--скорость определяется внеш
ней диффузией через пленку 
раствора

F

В области малых превращений ряд в правой части 
уравнения (VI.37) сходится медленно и можно пользо
ваться приближением

F =  —  1 /  —  или F =  —  1,08 УВ т.
r0 V Я  п З/2

(VI .39)

Это приближение дает высокую точность до F — 0,05 
и достаточную точность до F = 0,2—0,3. При F > 0,7 
(большие степени превращения) становятся малыми 
члены высших порядков, что ведет к упрощению:

р  =  I -5 -  exp ( —  ̂или F — 1 -----ехр (— Вт)'
Л2 \ г2 )  Я

(VI. 40)
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Д ля определения D в этом случае строят график 
в полулогарифмических координатах In (1—/7)= 1 п Л — 
—Вт, где А — постоянная величина.

По коэффициенту наклона определяют В, затем рас
считывают D. Значения D для различных ионов в смоле 
колеблются в пределах 10_6— 10~9 см2/с (заметим, что 
величина D в растворах имеет порядок 10-4—10-5 см2/с).

Коэффициент диффузии D уменьшается с увеличени
ем количества сшивок в ионите и размера гидратирован
ных ионов.

§ 8. Ионный обмен в колоннах

Распространенный способ осуществления ионообмен
ных процессов в гидрометаллургии — пропускание рас
твора через колонну, заполненную ионообменной смолой.

При перемешивании раство
ра со смолой до установле
ния равновесия (статичес
кий метод) раствор большей 
частью после одного контак
та еще содержит обменива
емый ион. Необходимо пов
торение контактов со свежей 
смолой или применение 
большого избытка смолы.

В случае фильтрации че
рез слой условия более бла
гоприятные, так  как раствор 
по мере продвижения вдоль 
колонки соприкасается с но
выми слоями неиспользо
ванного ионита. Не менее 
важно, что в динамических 
условиях более полно (чем 
в статических) используется 
обменная емкость смолы, 

так  как  удаление вытесняемых ионов с потоком раствора 
смещает равновесие ионного обмена. Особенно эффек
тивно применение колонок для разделения близких по 
свойствам элементов.

Величина сорбции в динамических условиях зависит 
от статических факторов (параметров ионообменного

Рнс. 79. Зависимость времени 
защитного действия от длины 
слоя сорбента:
L0 — длина зоны формирования 
сорбционного фронта
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равновесия) и кинетических факторов (скорости обме
на). Одновременный их учет дает динамику сорбции. 
При этом могут быть использованы общие закономер
ности сорбции в динамических условиях, полученные при 
изучении сорбции газов на различных сорбентах.

Слой сорбента длиной L при данной скорости потока 
газа или жидкости характеризуется временем защитно
го действия 0 (время от начала пропускания до «проско
ка » ) , Можно было ожидать, что Q=KL. В действитель
ности линейная зависимость наблюдается лишь по про
шествии некоторого времени т от начала (рис. 79).

Н. А. Шилов развил представление о двух периодах 
сорбции в динамических условиях:

1) период формирования работающего слоя (т);
2) период параллельного его переноса.
Согласно Н. А. Шилову, время защитного действия 0 

определяется уравненнем

где т — потеря времени защитного действия.
В этом уравнении коэффициент К  характеризует рав

новесие сорбции (статику процесса) и может быть рас
считан, если известна равновесная поглотительная спо
собность сорбента при данной исходной концентрации 
раствора:

где а — равновесная поглотительная способность сор
бента (при исходной концентрации раствора 
С0), г/см3 смолы; 

s — сечение колонны, см2; 
d — насыпная масса сорбента, г/см3; 
v — скорость течения жидкости, г/мин.

Время защитного действия 0 зависит от параметров 
кинетики процесса и находится по экспериментальным 
данным.

Уравнение Н. А. Шилова, предусматривающее па
раллельный перенос сорбционного фронта вдоль колонны, 
применимо лишь в случае выпуклой изотермы сорбции 
(сродство к иониту сорбируемого иона больше, чем 
сродство вытесняемого иона). При вогнутой изотерме 
(когда более сорбируемый ион вытесняется менее сорби-

0 =  ЛХ — т, (VI.41)

К =  мин/см, 
cav

(VI. 42)
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'руемыы) параллельный фронт не наблюдается вследст
вие интенсивного размытия фронта.

Причины появления потери времени защитного дей
ствия приведены ниже:

1) сорбционное равновесие устанавливается не мгно
венно, поэтому часть сорбируемого вещества, не успев на- 

св=с сытить первый слой, по
глощается последующими;

2) канальный проскок 
раствора, связанный с не
равномерностями уклад
ки зерен сорбента, а так 
ж е «стеновой» эффект — 
более быстрое продвиже
ние потока у  стенок.

Распределение обме
нивающихся ионов вдоль 
колонны схематически по
казано на рис. 80. Пер
воначально смола на
сыщена ионами А, кото- 

\ с -q о 10 Рые вытесняются ионами
'  в св/г ’ В. В верхнем слое иони-

ф -  / 0  — 2 та (зона а) все ионы А
замещены нонами В (ио- 

процесса ионного обме' нит насыщен ионами В).
1 — ионит, насыщенный ионами А\ ЗОНЭ в  Я ВЛ Я еТ С Я  П ереХ О Д -
2 — ионит, насыщенный нонами В  НОЙ, В Н ей ПРОИСХОДИТ О б-

мен ионов А на ионы В. 
В нижних слоях (зона с) ионит еще полностью насыщен 
ионами А. По мере пропускания раствора переходная зо
на, не изменяя своей ширины, перемещается вдоль ко
лонны. Когда передний край переходной зоны достигает 
конца колонны, наблюдается проскок раствора.

Степень использования ионита (т. е. отношение ем
кости до проскока к полной емкости) зависит от ширины 
переходной зоны, иными словами от остроты фронта 
ионов В. Если ионит обладает значительной селектив
ностью в отношении ионов В (выпуклая изотерма) по
лучается острый фронт (при достаточно высокой скоро
сти обмена ионов). Если ионит селективен в отношении 
ыонов А (вогнутая изотерма), фронт по мере продвиже
ния постепенно размывается (см. с. 276).

О о о о
о о о о
о о о о
о о о о
о о •  о
о • о©
о • • •
• • • о
•  • • •  
•  • • •  
•  • • •  
•  • • •
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С) распределении сорбируемых ионов вдоль колонки 
обычно судят по выходным кривым, т. е. изменению 
концентрации ионов в фильтрате, выходящем из колон
ки. Выходная кривая характеризует остроту фронта, 
ширину переходной зоны (рис. 81).

Рис. 81. Выходные кривые сорбции при различной скорости потока
раствора w ( w 3> w 2> w i)

Обострению фронта способствуют [11 ]:
1) Увеличение скорости обмена (например, путем 

уменьшения величины зерен ионита, количества сшивок, 
повышения температуры);

2) уменьшение скорости потока;
3) уменьшение концентрации исходного раствора.
Однако два последних пункта связаны с увеличением

времени. Кроме того, при слишком медленном переме
щении фронта начинает проявляться продольная диффу
зия в растворе (при весьма низких скоростях потока).

На практике устанавливают оптимальную скорость 
потока, при которой рабочая емкость (емкость до про
скока) достаточно высокая (она должна составлять 
0,7—0,8 от ПОЕ). Как видно из рис. 81, емкость смолы 
до проскока при разных скоростях потока сильно отли
чается. Практически в качестве рабочего параметра ско
рости потока используют величину отношения объема 
пропускаемого раствора на единицу объема сорбента в 
единицу времени (например, объем раствора, м3 на 1 м3 
смолы в час).
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В производстве сорбцию извлекаемого иона осуще
ствляют, пропуская раствор через несколько последо
вательно установленных колонок (рис. 82). Когда в 
третьей колонке проскок, в первой достигается полное 
насыщение и она отключается на элюирование.

В случае сорбции смолой одного извлекаемого ме
талла элюирование большей частью совмещается с ре
генерацией ионита (т. е. зарядкой его в нужную форму). 
Элюирование с катнонитовых смол осуществляют рас
творами кислот или солей. С анионитовых смол элюиро
вание проводят кислотами или смесями кислот и солей, 
а такж е растворами щелочей или соды.

Типичные диференциальные кривые элюирования 
показаны на рис. 83. Растянутая кривая может быть 
обусловлена слишком высокой скоростью элюирующего 
раствора или неблагоприятным выбором элюента.

§ 9. Ионный обмен из пульп

Большие преимущества представляет осуществление 
ионообменной сорбции металлов из бедных растворов 
непосредственно из пульп без фильтрации. Последняя 
является дорогой операцией, требующей затрат на 
оборудование, больших площадей и т. д.

Ионный обмен из пульп применяют в гидрометаллур
гии урана, золота, молибдена. В этом случае используют 
механически прочные смолы с величиной зерен 0,5—
1,5 мм, которая должна превосходить крупность частиц 
твердого в пульпе (обычно меньше 0 ,1_ мм).

Сорбцию осуществляют из плотных пульп ( т :ж » 1 :1 )  
в аппаратах с пневматическим перемешиванием и аэро- 
лифтной подачей смолы в пульпу (рис. 84). Частицы 
смолы по мере их насыщения сорбируемым металлом 
утяжеляю тся и опускаются в нижнюю часть аппарата. 
Пульпа проходит последовательно 6—7 аппаратов, про- 
тивоточно пульпе перемещается смола. В таких ж е аппа
ратах осуществляется такж е элюирование металла со 
смолы. При использовании пористых ионитов повышен
ной прочности потери смолы (за счет измельчения при 
истирании и уноса тонких частиц) составляют от 30 до 
150 г/т обрабатываемого материала.

Схема каскада аппаратов для сорбции из пульп по
казана на рис. 85. При осуществлении ионного обмена
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из пульп возможно совмещение выщелачивания металла 
из руды с сорбцией на смоле — проведение сорбционного 
выщелачивания. В этом случае вследствие смещения рав
новесия процесс выщелачивания ускоряется.

В случае урана выщелачивание ведут серной кисло
той, применяя сильноосновные смолы в С1— или NOjf

Исходный

Воздух 
Спола I Спола

Обьеп раствора
Рис 83. Различные формы дифференциаль
ных кривых элюирования:
1 — нормальная кривая; 2 — неблагоприят
ная кривая

Воздух

Рис. 84. Схема аппарата для 
непрерывного процесса сорбции 
из пульп:
/ — корпус; 2 — аэролифт для 
перемешивания; 3 — аэролифт 
для транспортировки пульпы;
4 — разделительный элемент;
5 — аэролифт для транспорти
ровки смолы

форме. В процессе выщелачивания уран переходит в 
раствор, образуя анионные комплексы [U 0 2(S 0 4) 3] 4- , 
которые сорбируются смолой:

4RX +  [U02 ( S O [ U O ,  (S04)3] +  4X-

Рис. 82. Батарея колонок для иоииообмеи- 
ного извлечения металлов:
1 — колонка: 2 — ионнтовая смола; 3—дре
нажная решетка; 4 — краны для переклю
чения потоков



Исходная
пульпа

Регенерированная
снопа

Смола на
•десорбцию

Пулипа 
в отвал

О D D
\ / \ / \ /

Рис. 85. Схема каскада аппаратов для непрерывной сорбции из пульп

Десорбцию урана со смолы проводят растворами 
H Cl+N aCl или HNCb+NaNO^, получая растворы, со
держащие 20—50 r/л урана.

При сорбционном выщелачивании золота цианисты
ми растворами анионные комплексы золота Au(CN ),f 
сорбируются на сильноосновной смоле в С1-  форме

RC\ +  Au (CN)2-^ / ?  [Au (CN),] +  Cl-

Десорбцию золота со смолы осуществляют раствора
ми НС1 (2—3% ) с добавлением тиомочевины (8—9% ):

R [Au (CN)2] +  2НС1 +  2SC (NH2)2 =  RC\ +

+  Au [SC (NH2)2]2C1 +  2HCN.

Из растворов, содержащих более 1 г/л золота, его 
выделяют электролизом. Обеззолоченный раствор ней
трализуют щелочью. Раствор, содержащий цианистый 
натрий, используют в цикле выщелачивания.

Общие понятия
Ионообменная хроматография используется для раз

деления близких по свойствам элементов, в частности 
для разделения Zr и Hf, РЗЭ, щелочных металлов н др.
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Метод основан на различной скорости передвижения 
ионов в колонке, заполненной смолой. Различная ско
рость передвижения ионов объясняется прежде всего 
разным сродством их к иониту.

Ионообменная хроматография может осуществляться 
ф р о н т а л ь н ы м  м е т о д о м  и методами в ы т е с н и 
т е л ь н о й  или э л ю е н т н о й  х р о м а т о г р а ф и и .

Элюирующий
раствор

Рис. 86. Схема батареи колонок для хроматографического 
разделения элементов:
1 — колонка для насыщения; 2 — колонки для разделения

При фронтальном методе раствор, содержащий смесь 
разделяемых ионов, непрерывно подают в верхнюю часть 
колонки и следят за появлением фронтов отдельных 
ионов в вытекающем растворе. При этом эффективное 
разделение может быть получено лишь для иона, имею
щего наименьшее сродство к смоле. При разделении 
близких по свойствам э цементов фронтальный метод иног
да применяют как  вспомогательный в начале процесса 
для предварительного грубого разделения на фракции.
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При вытеснительной и элюентной хроматографии пер
воначально смесь ионов, подлежащих разделению, ад 
сорбируют в верхнем слое смолы, а затем элюируют раз
деляемые ионы раствором, содержащим ион-вытесни- 
тель. В процессе вымывания смесь ионов в соответствии 
с их сродством к ионообменной смоле разделяется на 
отдельные зоны, перемещающиеся вдоль колонки с оп
ределенной скоростью. Такое разделение на зоны явля
ется результатом ряда повторяющихся актов обмена 
смола — раствор, происходящих при движении вымыва
ющего раствора вдоль колонки. Вследствие различий в 
сродстве к смоле средний путь иона с меньшим сродством 
больше, чем иона с большим сродством к смоле. В резуль
тате образуются адсорбционные полосы элементов. Схе
ма колонок для хроматографического разделения показа
на на рис. 86.

Название «хроматография» было дано этому методу 
разделения смесей русским ботаником М. С. Цветом 
(1903 г .) , который его разработал с целью разделения 
растительных пигментов: при разделении в колонке на 
сорбенте получились окрашенные адсорбционные полосы.

Вытеснительная хроматография

При вытеснительной хроматографии элюирующие 
ионы имеют сродство к смоле большее, чем разделяемые 
ионы и ион, которым первоначально заряжена смола. 
Так, если смола заряжена ионом Л и в  верхней части 
смолы адсорбированы ионы В и С, то ряд селективности 
A<.B<.C<zD , г д е !)  — элюирующий ион.

Распределение ионов на смоле при элюации по спосо
бу вытеснительной хроматографии показано на рис. 87.

Ионы элюирующего раствора D будут вытеснять 
ионы В и С, что вызовет движение полосы сорбции 
ионов В и С. При этом вследствие различий в коэффици
ентах распределения (D c > D B) внутри полосы будет 
происходить перераспределение: в головной части поло
сы будут накапливаться ионы В, а в хвостовой С. 
В средней части будет зона, содержащая смесь В-\-С. Од
нако по мере продвижения полосы вдоль колонки сме
шанная зона будет сужаться. Через некоторое время 
устанавливается стационарное распределение ионов. 
Суммарная концентрация ионов на смоле равна С0
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(стехиометрический обмен). Вытекающий раствор вна
чале будет содержать АУ, затем ВУ, далее СУ и ИУ 
(У  — противоион соединения в растворе)

Д ля вытеснительной хроматографии характерны 
острые фронты зон, полоса продвигается вдоль колонки, 
сохраняя свою первоначальную длину /0. Полоса оста
ется «зажатой» между находящимися впереди ионами 
А, которыми первоначально заряжена смола, и ионами 
элюирующего раствора, находящимися позади полосы.

Исходная
Lo

спесь А
8Y+CY

Вытесняющий
раствор ЛУ

Со

Длина полонии

D
ЛАХХ^

А

i-o

в

>

С В

1

А

Рис. 87. Принципиальная схема разделения двух иоиов методом 
вытеснительной хроматографии

В вытекающих растворах можно получить до 90—95% 
чистых фракций разделяемых элементов. Однако будут 
и промежуточные (смешанные) растворы, содержащие 
Л + В , В~\-С, C-\-D, так как  слои вплотную прижаты 
друг к другу.

Элюентная хроматография

В отличие от вытеснительной хроматографии при 
элюентной вымывание разделяемых ионов осуществля
ется раствором, содержащим ион, имеющий меньшее 
сродство к смоле, чем разделяемые ионы — чаще всего 
это ион, которым первоначально насыщена смола.

Если нон, которым заряжена смола, Л, а разделяемые
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ионы В , С, D положение их в ряду селективности Л <
< b < c < d .

Острого фронта между элюентом и смесью B-\-C-\-D 
в этом случае не образуется, так  как  сродство А к  смоле 
меньше, чем у  В, С и D и, следовательно, ион А опере
жает ионы смеси Однако, так как АУ  все время посту-

Рис. 88. Выходные кривые вымывания при разделении ионов методом 
элюентной хроматографии

I ?
I I

Рис. 89. Схема разделения сорбционных полос при элюентной хромато
графии:
а  — начальная стадия, полосы перекрываются; б — полосы разделились

пает, смесь ионов B-\-C-\-D постепенно замещается в 
верхних слоях ионита и ионы передвигаются (с разной ско
ростью) вдоль колонки. Постепенно формируются поло
сы. Они не имеют острых фронтов и могут перекрывать
ся (см. рис. 88). В вытекающем растворе появляются 
одна за другой полосы В, С и D на фоне ионов А.

Полное разделение ионов достигается в том случае, 
если адсорбционные полосы не перекрываются, т. е. 
центры полос располагаются на достаточно больших

тш

Длина слоя смолы L
Длина слоя 

смолы
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расстояниях, а сами полосы не слишком размыты 
(рис. 89). Таким образом, основными факторами, влия
ющими на разделение, являются различия в скорости 
перемещения вдоль колонны полос разделяемых ионов и 
форма адсорбционных полос.

Если концентрация иона i в находящихся меж ду со- 
^ой в равновесии растворе и смоле соответственно Ci и 
Cit а доля объема колонны, заполненная смолой и рас
твором — б и 1—е, в единице объема колонны (т. е. в 
единице объема смеси смолы и раствора) количество 
ионов, находящихся в растворе, С* (1—е), а в смоле 
CiE. Равновесие ионного обмена имеет динамический 
характер, т. е. происходит непрерывный переход ионов 
из одной фазы в другую. Очевидно, что при этом отно
шение продолжительностей пребывания каждого иона 
в растворе и смоле равно отношению количеств ионов 
в каждой из фаз:

- *  =  7 П Г -Г  =  К ‘ Т1 - ’ (VL43)тщ  Ci (1—е) , 1— е

где и  — продолжительность пребывания иона i в 
смоле и в водной фазе соответственно;

— коэффициент распределения иона (кон
станта обмена).

Доля времени, проводимая ионом в растворе, равна 
т. _  1

Й I “— Ц1—е
Если скорость элюирующего раствора в пространст

ве между зернами смолы (т. е. скорость перемещения 
раствора вдоль колонны) V, см/с, то скорость перемеще
ния иона вдоль колонны равна

v . =  и ------- -------- , (VI.44)
1 + К г .  81 — е

Чем больше сродство иона к смоле, т. е. чем больше 
коэффициент распределения Ки тем медленнее переме
щается полоса этого иона вдоль колонны:

/Со <С Кс <С K D', >  v c >  v D.
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Зная скорость перемещения полос, нетрудно рассчи
тать время, необходимое для разделения, и длину ко
лонны.

Если ширина полосы /, то для разделения ионов В и 
С необходимо время т разд, достаточное, чтобы полосы 
разошлись на расстояние I:

I I
Тразд

>НЯ
Подставив из уравнения (VI.44) значения vB и Vc, 

получим
/ 1

=разд v  , 1

11 — е 1—е

, ( 1 +*<BTJr X 1 + K c l - e )
V  , \ Е

(tfc — К в )

Раскрыв скобки и разделив числитель и знаменатель 
„  ена а с ------ , придем к выражению

КВ I I  — в с
i +  r f + Z ---------+I К  р Кг с 1 е /_;т j-v

Трезд =  ---------- 2 ------------------ ■ (VI.45)
I в
~ К С

Общая длина слоя должна быть не меньше L =
— Vb Тразд, чтобы ион В не успел выйти из колонны до 
тех пор, пока не произойдет разделение полос:

L  =  VB  Т разд =  /---------------- =  / ----------—
VB ~ VC , _ Л С

°в
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После подстановки значений vc и vB из уравнения 
(VI.44) и несложных преобразований получим

1 + ^  г г ;L =  /---------------— !
(Kc - K s ) j z :

8

е

Разделим числитель и знаменатель этого выражения
г г  Ена Кг ------ :

L 1 — е
1 I —е

1+-------
Кг еL =  I -------- -̂-------- • (VI.46)

К с

Анализ уравнения (VI.45) и (VI.46) позволяет сде
лать следующие выводы (принимая К в < К с ) ’-

1) чем больше относительное различие констант об
мена разделяемых ионов, т. е. чем ближе к нулю отно
шение Кв/Кс, тем больше знаменатель выражений 
(VI.45) и (VI.46) и, следовательно, меньше продолжи
тельность разделения ионов и необходимая длина ко 
лонны;

2) при К в/К с=const, длина колонны и продолжи
тельность разделения зависят от абсолютной величины 
констант.

Длина колонны при увеличении абсолютной величи
ны констант обмена уменьшается; минимальное значение 
L, достигаемое при K c ^ l ,  определяется только различи
ем констант обмена:

Ап.п .
1 - ^

КС
\ j _е

При очень малых константах о б м е н а ---------- ч . j
Кс е "

длина колонны обратно пропорциональна величине кон
станты обмена:
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При постоянной скорости элюирующего раствора v 
продолжительность разделения велика как  при очень 
малых, так  и при очень больших значениях констант об
мена: числитель выражения (VI.45) возрастает вслед-

1 1 — ествие увеличения в первом случае члена -----------, во
Кс е й|

втором — слагаемого КБ Абсолютные значения
в 1 — е

констант обмена Кс и Кв, при которых обеспечивается 
наименьшая продолжительность разделения определяют

с я  __ е _________ ___Квся отношениями и ——  В самом деле, при —  =const
А  с 1 — е  КС

минимальная продолжительность разделения достигается 
при минимальном значении суммы

1 1—е Кв 1 — еКс

Условие минимума: 

d

d{Kc )
I ± L
L Кс

— e
+ к ,

'к.
,к,с I

[ K e f

1 —е Кв 

е Кг. 1 — е

1 — е

=  0,

0,

откуда



Если зерна смолы имеют сферическую форму и оди
наковую крупность, е= 0 ,64  и 1—е —0,36, тогда

Г) 1 — 8В реальных условиях величина ------ может несколь-
Е

ко отличаться в большую или меньшую сторону. Однако 
очевидно, что близкая к минимальной продолжительность 
разделения достигается в том случае, когда среднее гео
метрическое констант обмена 
разделяемых ионов близко к 
единице.

Из анализа уравнений 
(VI.45) и (VI.46) такж е следу
ет, что продолжительность ра 
зделения обратно пропорцио 
нальна скорости перемещения 
раствора вдоль колонны, а 
длина колонны от нее не зави
сит.

К ак уж е отмечалось, раз
деление ионов элюентной хро
матографии осложняется раз
мыванием адсорбционных полос. Концентрации иона в 
растворе в зоне адсорбционной полосы и вне ее сильно 
различаются. Наличие градиента концентрации приво 
дит к диффузионному переносу ионов, в результате кото 
рого часть ионов опережает полосу, а часть отстает от 
нее.

Кроме диффузии, размыванию полос способствуют 
неравномерность движения раствора вдоль колонны, 
обусловленная неодинаковыми сечениями каналов между 
зернами смолы, а такж е невозможность мгновенного ус
тановления равновесия между раствором и смолой.

Форма адсорбционной полосы определяется характе
ром изотермы сорбции, т. е. характером зависимости 

‘сродства иона к смоле от концентрации его в растворе 
[12 ]. Если изотерма выпуклая / (рис. 90), отношение

Q.
—  =  K t при уменьшении концентрации ионов в раство- 
Ci
ре растет и, в соответствии с уравнением (VI.44), ско 
рость перемещения ионов вдоль колонны падает. В ре

Рис. 90. Типы изотерм сорб
ции: '
1 — выпуклая; 2  — линейная; 
3 — вогнутая
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зультате зона с высокой концентрацией нонов перемеща
ется быстрее, чем зоны с низкой концентрацией, находя
щиеся в передней и задней частях полосы. Это приводит 
к обострению переднего фронта адсорбционной полосы 
(зона с высокой концентрацией догоняет опередившие ее 
ионы, находящиеся в зоне с низкой концентрацией) икра -  
стягиванию заднего фронта (зона с низкой концентраци-

Длина слоя сполы

Рис. 91. Форма адсорбционной полосы при различных типах изотерм:
1 — выпуклая изотерма; 2 — линейная изотерма; 3 — вогнутая изотерма

ей все больше отстает от зоны с высокой концентрацией). 
Адсорбционная полоса приобретает форму 1, показанную 
на рис. 92.

В случае вогнутой изотермы (кривая 3  на рис. 91) 
при уменьшении концентрации сродство ионов к смоле 
падает, а скорость их перемещения вдоль колонны растет. 
В результате зона с низкой концентрацией, расположен
ная в передней части полосы, перемещается быстрее, чем 
центральная часть полосы, и непрерывно растягивается, 
а зона с низкой концентрацией позади полосы имеет не
большую протяженность (задний фронт острый) и не уве
личивается при перемещении полосы вдоль колонны 
(рис. 91 ,3).

Если изотерма линейная, скорость перемещения ионов 
не зависит от концентрации их в растворе, полоса имеет 
симметричную форму (рис. 9 1 ,2 ), а ширина ее постепен
но увеличивается (примерно пропорционально корню 
квадратному из пройденного полосой расстояния). Сле
дует отметить, что, поскольку начальные участки выпук
лой и вогнутой изотермы имеют практически линейный 
характер, при малых концентрациях ионов в растворе не
зависимо от типа изотермы адсорбционная полоса имеет 
симметричную форму.

Расширение (размывание) полос по мере перемеще
ния их вдоль колонны приводит к значительному увели
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чению необходимой длины колонны и продолжительно
сти процесса, а в некоторых случаях (когда ширина по
лос увеличивается быстрее, чем расстояние между ними) 
делает разделение невозможным.

В зависимости от различий коэффициентов обмена 
ионов, их абсолютных величин и скорости раствора цикл 
разделения длится от десятков часов до десятков суток

Производительность колонок при разделении элемен
тов методом элюентной хроматографии ниже, чем в слу
чае использования вытеснительной хроматографии. Од
нако в первом случае можно получить практически чис
тые препараты с выходом 100%, так как  полосы при до
статочной длине слоя смолы отделены друг от друга.

Применение комплексующих реагентов при элюации 
(разделение лантанидов) [13]

При разделении весьма сходных по свойствам элемен
тов, например лантанидов, константы ионного обмена 
близки, что затрудняет разделение их методом ионооб
менной хроматографии.

Эффективность разделения может быть повышена 
при применении вымывающего раствора, содержащего 
реагент, образующий с разделяемыми ионами комплексы 
различной устойчивости. В этом случае коэффициент 
разделения пары элементов будет зависеть от констант 
устойчивости комплексов:

r p  D в  компл) 7Т

(V M 7)
где Кв и Ка — константы ионного обмена без

комплексообразования;
К л (компл) и /Св(компл) — константы устойчивости комплек

сов;
DB и Da — коэффициенты распределения.

Рассмотрим в качестве примера разделение лантани
дов с использованием для элюирования раствора соли 
этнлендиаминтетрауксусной кислоты. Эту четырехоснов
ную кислоту обозначают ЭДТА или Н4У. Ее формула

ноос соон
^  N —  СН2 —  СН2 —  N 

НООС СООН
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Кислота H4V образует с трехзарядными катионами 
лантанидов (Ln3+) хелатные комплексы (H [L n l/ ]).

Константы устойчивости комплексов H [LnV] возра
стают с увеличением атомного номера, т. е. с уменьшени
ем радиуса ионов (рис. 92). Отношение констант устойчи

вости комплексов 
Ав(компл) для крайних 
лантанидов (L a—Lu) 
равно — 1 0 5, констан
ты соседних элементов 
отличаются друг от 
друга в среднем в 2,4 
раза (эта величина эк 
вивалентна значениям 
коэффициентов разде
ления).

Д ля разделения 
лантанидов использу
ют сильнокислотные 
катиониты (например, 
ионит КУ-2). Кислота 
Н4К малорастворима в 
кислых растворах и мо
жет выпасть в виде 
осадка, забивая поры 
смолы. Поэтому при 
использовании для 
элюирования раство
ров H4F нельзя приме
нять нонит в Н+ фор
ме (прн вытеснении ио
нов Н+ кислотность 
раствора должна воз
растать) . В этом слу
чае работают обычно с 

элюентом, pH которого доводится до 7,5— 8  нейтрализа
цией гидроокисью аммония. Следовательно, фактически 
вымывание проводится аммонийной солью ЭДТА.

Зарядку катионита производят ионами NH+ или, 
что более эффективно, ионами Си2+. Ионы меди образуют 
более прочный комплекс с H4F, чем лантаниды (за иск
лючением Tu, Yb и Lu, см. рис. 92), поэтому они служат 
и о н а м и - з а м е д л и т е л я м и .  Их функция состоит в

Се Ш  S/т? Cd Dy E r Yb 

Элепепты

Рис. 92. Зависимость констант устойчиво
сти комплексов лантанидов с ЭДТА от 
порядкового номера элемента
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том, чтобы вызывать повторную сорбцию ионов лантани
дов на смоле. При соприкосновении фильтрата, содер
жащего комплексы лантанидов со смолой в Си2+-форме, 
происходит вытеснение ионами меди лантанидов из рас
твора в порядке, соответствующем прочности их ком
плексных соединений. Это содействует формированию 
компактных адсорбционных полос, подобных наблюда
емым при вытеснительной хроматографии. До тех пор, 
пока в смоле находятся ионы меди, только они содер
ж атся в выходящем из колонок растворе, а адсорбцион
ные полосы ионов лантанидов передвигаются вдоль смо
лы. Таким образом, медь служит замедлителем передви
жения катионов вдоль колонки со смолой, содействуя 
образованию резко очерченных зон.

Ионы меди образуют с H4V комплексные соединения 
H2 [C uV ], причем при избытке ионов Си2+ получается 
малодиссоциированная соль C u[C uV ]. Поэтому ионооб
менное равновесие в делящей зоне колонны при элюиро
вании аммонийной солью Н4У описывается уравнением

2 CuR2 +  NH4 [LnV] г-Си [CuV] +  NH4tf +  LnR3

Так как аммонийные соли NH4[LnV] (в особенности 
соли элементов цериевой подгруппы) сравнительно м а
лорастворимы, для элюирования приходится применять 
элюирующие растворы H4V малой концентрации (1— 
2%) ,  что лимитирует производительность процесса. По
казатели процесса разделения лантанидов с использо
ванием элюирования растворами Н4У улучшаются, если 
первоначально проводится разделение исходной смеси 
лантанидов на две или больше групп фронтальным ме
тодом, который состоит в следующем. В концентриро
ванный раствор, содержащий смесь лантанидов, добав
ляют аммонийную соль H4V в таком количестве, чтобы 
связать в комплексы только часть элементов (например, 
от лютеция до диспрозия). При пропускании такого раст
вора через колонку с катионитом до проскока адсорби
руются только легкие лантаниды и иттрий, а тяжелые 
элементы проходят через колонку. Сорбированные катио
ны лантанидов десорбируются со смолы кислотой, в 
раствор снова добавляется дозированное количество 
комплексона, и разделение повторяется. После разделе
ния фронтальным методом проводится разделение эле
ментов каждой подгруппы элтоентион хроматографией.
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Процесс разделения проводится в батарее колонок. Пер
вая из них служит для насыщения смолы разделяемой 
смесью, остальные, заполненные катионитом в Си2+ фор
ме,— для разделения.

§ 11. Ионитовые мембраны, 
их использование в электродиализе

В последнее десятилетие развилась новая область 
применения ионитов — электродиализ с ионитовыми 
мембранами.

Ионитовые мембраны представляют собой тонкие 
гибкие листы (толщиной около 1 м м), изготовленные из 
ионообменных смол. По составу мембраны подразделяют 
на гомогенные, состоящие только из ионообменной смо
лы, и гетерогенные, в состав которых вместе с ионооб
менной смолой вводятся связующие вещества и армиру
ющая ткань, придающие мембране дополнительную 
механическую прочность и эластичность.

Ионитовые мембраны, погруженные в водный раствор, 
характеризуются электрохимическими свойствами, при
сущими ионообменным смолам. Так, мембраны электро- 
проводны. Электропроводность обусловлена переносом 
тока подвижными ионами (противоионами) смолы, при
чем она тем больше, чем выше степень диссоциации ак 
тивных групп смолы, концентрация и подвижность ионов 
внутри мембраны.

Второе важное электрохимическое свойство ионито- 
вых мембран — их селективность (или полупроводи- 
мость): мембраны проницаемы только для ионов, имею
щих заряд того ж е знака, что у подвижных (обменивае
мых) ионов смолы. Ионы с тем же знаком заряда, что 
у  фиксированных ионов, не проходят через мембрану. 
Селективность мембраны в отношении данного иона 
количественно характеризуется числом переноса *. Для 
идеальной селективной мембраны число переноса обме
ниваемых (пропускаемых) ионов равно единице, а не-

1 Число переноса t — доля тока, переносимого данным типом 
ионов. Она зависит от скорости (подвижности) ионов (и):

ик ия
*к = -----; /а =  — Т — ; *к +  * .=  1.

«к +  иа «к +  “а
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обмениваемых равно нулю. Близка к идеальной мем
брана, находящаяся в контакте с сильно разбавленным 
раствором. В концентрированных растворах необмени- 
ваемые ионы частично проникают в мембрану и прохо
дят через нее. В этом случае число переноса для обменива
емого иона меньше единицы, а для необмениваемого боль, 
ше нуля. Кроме того, селективность мембраны может сни
зиться вследствие наличия в ней микротрещин и пор.

Косвенно о селективности мембраны можно судить 
по величине мембранного (диффузионного) потенциала, 
возникающего между растворами, разделенными ионито- 
вой мембраной, величина которого тем больше, чем вы
ше число переноса иона в мембране по сравнению с чис
лом переноса в растворе электролита. Величина диф
фузионного потенциала выражается уравнением Нернста

Е = = ик- и а RTln a 
«к +  « а  zF a2

где ик и иа — подвижности катиона и аниона, см2/с;
2  — заряд иона;
F  — число Ф арадея;

аг и а .2— активности по обе стороны мембраны.
Д ля катнонитовой мембраны идеальной селективности 
« а ~ 0 , для идеальной анионитовой 0. Поэтому для 
идеальной мембраны первый множитель уравнения 
(VI.48) равен единице. В этом случае потенциал будет 
иметь максимальное значение. Сравнивая эксперимен
тально измеренный потенциал с максимальной его вели
чиной, рассчитанной по уравнению (VI.48), можно оце
нить качество мембраны. Разность служит мерой откло
нения качества от идеального.

Избирательная проницаемость ионитовых мембран 
позволяет применять их в электродиализе для опресне
ния морской воды, удаления из растворов избыточной 
кислоты или щелочи, разделения близких элементов, очи
стки радиоактивных сбросных растворов, концентрирова
ния раствора по содержанию ценного металла.

Представление о принципе деминерализации воды 
дает рис. 93, где изображена схема трехкамерной ячей
ки для электродиализа раствора сульфата натрия. Ячей
ка разделена на три отделения двумя мембранами: к а 
тионообменной со стороны катода и анионообменной со
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стороны анода. Раствор сульфата натрия помещается в 
центральном отделении. В результате перехода ионов 
натрия через катионитовую мембрану в прикатодном 
пространстве образуется раствор щелочи. Ионы ОН-  
возникают при восстановлении на катоде протонов по 
реакции

Н20  +  е -*■ О Н -+ - у  Я 2.

С другой стороны, ионы SO|“  проходят через анио- 
нитовую мембрану, где в прианодном отделении образу

Рис. 93. Схема электродиализа раствора Na2S 0 4 в трехкамериой ячейке 
с ионитовыми мембранами:
/ — анионитовая (А) и катнонитовая (К) мембраны; 2 — электроды

ется серная кислота, так как  при окислении кислорода 
воды на аноде выделяются ионы Н+:

1 н 20 - ,Н +  +  | о 2 +  е.

В конечном итоге, в центральном отделении остает
ся деионизированная вода. Аналогично этому вода мо
жет быть очищена от хлоридов натрия, калия, магния и 
других солей.

Практически процесс проводят в многокамерных ди
ализаторах с чередующимися катионитовыми и аниони-

282



товыми мембранами (рис. 94). Разделение близких эле
ментов, имеющих одинаковую величину и знак заряда 
ионов, методом электродиализа основано на различии 
их подвижностей и соответственно чисел переноса. Бо
лее подвижный ион за определенный промежуток време
ни в большем количестве перейдет в другое отделение 
диализатора, чем менее подвижный ион. Это позволяет, 
пропуская обогащенный раствор последовательно через

Рис. 94. Схема многокамерного диализатора с чередующимися иоиито- 
вымн мембранами (вода последовательно пропускается двумя по
токами)

ряд камер диализатора, разделить ионы, например нат
рия и калия.

Эффективность применения электродиализа с иони- 
товыми мембранами определяется затратами электро
энергии. Подобно обычному электролизу оценку исполь
зования тока в процессе электродиализа производят, 
рассчитывая кажущийся выход по току, равный отноше
нию теоретически необходимых затрат электроэнергии 
к реально затраченному количеству1:

„  _  (Сн — Ск) V 96500
1каж  ~  f

где Сн и Ск — начальная и конечная концентрация

1 При расчете истинного выхода по току необходимо учитывать 
диффузионный перенос ионов
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электролита в средней камере (для трех
камерной ячейки), г-экв/л;

V — объем камеры, л;
It — количество электричества, А-с.

Величина т]каж обычно составляет 70—80%. Произво
дительность электродиализа для данной мембраны мож
но повысить увеличением скоростей диффузии ионов к 
мембране и отвода их от нее. Д ля этого применяют 
циркуляцию раствора, снижая толщину эффективного 
диффузионного слоя. С целью снижения элект
росопротивления электролита в многокамерных диали
заторах расстояние между мембранами обычно делают 
не больше 1 0  мм.
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Глава VII основы
ЭКСТРАКЦИОННЫХ ПРОЦЕССОВ

§ 1. Общие понятия и терминология 
процессов экстракции

Э к с т р а к ц и я  (жидкостная экстрак
ция) — процесс извлечения вещества, в частности соеди
нений металлов, из водного раствора в жидкую органи-

Исходный раствор

I IЭкстракция

Экстрагент

Рафинат Экстракт
| Резкстрагект

В сброс Л
или ка выделение Реэкстракция

других ценных элементов | |
Реэкстракт Экстроинт

Выделение металла Реге г̂оация
или его соединения I— _ -

Рис. 95. Принципиальная схема экстракционного извлечения металла из рас
твора

ческую фазу, не смешивающуюся с водой. Последующей 
р е э к с т р а к ц и е й  извлекают из органической фазы 
экстрагированный металл в водный раствор. Органиче
скую фазу возвращают в цикл экстракции (рис. 95).

Экстракцией в гидрометаллургических схемах пере
работки рудного сырья решаются те же задачи, что и с 
помощью ионного обмена: извлечение металла из бед
ных растворов с отделением его от сопутствующих эле
ментов и получением концентрированного раствора; раз
деление близких по свойствам элементов.

Экстракция проводится в сравнительно простых ап
паратах, работающих в непрерывном режиме. Процесс 
легко автоматизировать. Многократность использования 
экстрагента обеспечивает экономичность применения 
экстракции.

Производительность экстракционных процессов зна
чительно выше ионообменных. Так, в случае разделения
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циркония и гафния при одинаковых коэффициентах раз
деления и осуществлении процесса в колонных аппаратах 
удельная производительность ионообменного процесса 
равна 0,05 г чистого циркония на 1 см2 сечения аппа
рата в час, а процесса экстракции 1 0  г циркония на 1 см2 

в час.
В настоящее время экстракция используется в гид

рометаллургии для извлечения и очистки урана, индия, 
таллия, германия, теллура; извлечения меди, разделения 
кобальта и никеля; извлечения и разделения тантала и 
ниобия; циркония и гафния, молибдена и рения, извлече
ния вольфрама; извлечения, разделения и очистки редко
земельных и платиновых металлов.

Применение экстракции упрощает технологические 
схемы, позволяет во многих случаях повысить извлече
ние металлов и комплексность использования сырья.

Д ля понимания дальнейшего изложения необходимо 
привести значения некоторых терминов.

Э к с т р а г е н т  — органическое вещество, образую
щее с извлекаемым металлом комплекс или соль, способ
ные растворяться в органической фазе. Экстрагентами 
служат органические кислоты, спирты, эфиры, кетоны, 
амины и др.

Р а з б а в и т е л ь  — органическое жидкое вещество, 
не смешивающееся с водой, служащее растворителем 
экстрагента. Распространенные разбавители — керосин, 
ксилол, уайт-спирит1 и др. Благодаря применению раз
бавителя можно использовать твердые экстрагенты.или 
улучшить физические характеристики органической фа
зы, содержащей экстрагент (вязкость, плотность). Р аз
бавитель большей частью химически не взаимодействует 
с извлекаемым металлом (отсюда, часто используемый 
термин «инертный разбавитель»), но он существенно 
влияет на показатели экстракции (избирательность, ко
эффициент распределения и др .).

В ы с а л и в а т е л ь  — неорганическое вещество (обыч
но электролит), улучшающее показатели экстракции. 
Добавление в водный раствор высалнвателя способст

1 Уайт—спирит— низкокилящая (интервал перегонки 150— 
190° С) фракция керосина, состоящая из алифатических углеводоро
дов с некоторым содержанием ароматических углеводородов и цик
лических парафинов.
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вует образованию недиссоциированных молекул пли 
приводит к образованию экстрагируемых комплексов.

Э к с т р а к т  и р а ф н н а т — соответственно органи 
ческая и водная фазы после экстракции.

Р е э к с т р а к т  — водная фаза, полученная после 
реэкстракции, т. е. после извлечения металла из экстрак
та в водный раствор.

Экстрагент должен обладать хорошей экстракцион
ной способностью и селективностью по отношению к 
извлекаемому металлу, малой растворимостью в воде, 
водных растворах кислот и щелочей (высокая раство
римость ведет к значительным потерям экстрагента).

Важное условие — легкость регенерации экстрагента 
с возвращением его в цикл экстракции и устойчивость 
его в водных растворах (экстрагент не должен гидроли
зоваться, окисляться или восстанавливаться компонен
тами раствора).

Д ля лучшего разделения фаз после их перемешива
ния необходимо, чтобы экстрагент имел низкую вязкость 
и отличался от водной фазы по плотности. В целях безо
пасности экстрагент должен быть относительно мало 
летучим, трудно воспламеняемым и нетоксичным.

Разбавители применяют для уменьшения плотности, 
вязкости экстрагента и снижения его потерь. Естествен
но, что они должны отличаться низкой плотностью и вяз
костью. Обязательными дополнительными условиями 
являются низкая стоимость разбавителя и безопас
ность работы с ним в отношении воспламеняемости и 
токсических свойств.

Чаще всего в качестве разбавителя применяют керо
син (лучше гидрированный). В случае экстракции ами
нами разбавителем обычно служит смесь керосина с де- 
циловым или октиловым спиртом. Иногда в качестве 
разбавителей используют дибутиловый эфир триэтилен- 
гликоля, диизопропиловый эфир, полиалкилбензолы 
и др.

В табл. 9 приведены свойства распространенных эк
страгентов и разбавителей.

Основные количественные характеристики экстрак
ционного процесса: коэффициент распределения элемен
та D, константа распределения соединения Kd, коэф
фициент разделения (или фактор разделения) р (илиБ), 
степень извлечения Е.
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К о э ф ф и ц и е н т  р а с п р е д е л е н и я  D — отноше
ние общей (аналитической) концентрации элемента в 
органической и водной фазах при установлении равнове
сия:

__ SC o pr __ ^ l(o p r) ~Ь ^ 2(орг) ~Ь ^З(орг) ~Ь • • - ~Ь ^f(opr)

2Сводн 1̂ (ВОДИ) +  ̂ 2(ВОДН) "Ь ̂ З(ВОДН) "Ь" ■ • ~Ь (водн)
(VII.1)

где С1( С2, С £ — концентрации элемента в различ
ных его химических формах в ор
ганической и водной фазах.

В частном случае, когда в органической и водной фа
зах соединение экстрагируемого элемента имеет одина
ковый состав, выражение упрощается:

D =  Кй =  С' (орг) . (VII.2)
1 (водн)

Таким образом, Kd — частный случай D, выражает 
известный закон распределения Нернста.

При постоянных температуре и давлении условием 
равновесия является равенство химических потенциалов 
в обеих фазах:

М'водн Иорг 

ИЛИ

Р'водн +  RT In В̂ОДН Н'орг +  RT In ̂ орг»

где ц^дн и р.°рг — стандартные химические потенциалы 
в водной и органической фазах; 

а водн и аоРг— активности соединений в водной и ор
ганической фазах.

Отсюда:

IS __ а орг __ £*орг
V ■

а водн ^воднУводн

К  =  _Сррг_ =  1водн / У в о д и -^ о р Л  / у П 3 )
Своди Yopr \ R T  )

Y°Pr_  =  exp ( ***” " tl°prV
Уводи V ^  I
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Константы распределения и равновесия связаны ме
ж ду собой выражением

(VII.4)

Д ля разбавленных растворов ,уводн=7 орг= 1. В этом 
случае К л= К р  не зависит от концентрации:

Д ля случая, когда уъф уоф  1, зная коэффициент ак 
тивности в водной фазе, можно экспериментально опре
делить из уравнения (VII.4) коэффициент активности в 
органической фазе.

Поскольку большей частью уводн^Торг^ 1, константы 
распределения Ка и D не являются постоянными величи
нами и зависят от концентрации элемента, а такж е ион
ного состава раствора, кислотности. Поэтому приводи
мые в литературе значения коэффициентов распределе
ния имеют ценность лишь в том случае, если даны все 
условия экстракции (концентрации элемента в водной 
фазе и состав ее по другим компонентам, состав органи
ческой фазы и д р .) .

К о э ф ф и ц и е н т  р а з д е л е н и я  р равен отношению 
коэффициентов распределения двух разделяемых метал
лов:

Практически применяют экстракционные системы с 
Р ^ 2 .

С т е п е н ь  э к с т р а к ц и и  Е ■— процент извлечения в 
органическую фазу от общего количества вещества в 
обеих фазах. При одинаковых объемах водной и органи
ческой фаз

При разных объемах водной FBonH и органической 
Vорг фаз

(VII.5)

(VII.6 )

D 100 

D +  1
(VII.7)
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£-орг  ̂(;рг ЮО Сорг 1 0 0

10(Ш (VII.8)
D-f

§ 2 . Основные типы 
экстракционных процессов [ 1 —4]

Классификация экстракционных процессов
В водных растворах ионы гидратированы и прочно 

удерживаются в водной фазе. Переход гидратированного 
иона из водной фазы в органическую жидкость (обычно 
малополярное вещество с низкой диэлектрической по
стоянной) энергетически не выгоден.

Изменение энергии Гиббса AG при переносе иона с 
радиусом г и зарядом п-е из водной фазы в органичес
кую в первом приближении определяется формулой 
Борна

Например, при еоРг = 1 0 ,  енго = 8 0  и радиусе иона
О

г = 2  A  A G  =  + 7 ,2 5  ккал/г-ион, что для экстракции дис
социированных молекул 1 — 1 электролита дает A G =  
=  +  14 ,5  ккал/моль. Чтобы произошла экстракция, эта 
энергия должна быть компенсирована.

Наиболее благоприятные условия для экстракции со
здаются при образовании нейтральных молекул с частич
ной или полной дегидратацией. Такие молекулы, в осо
бенности если они крупные, нарушают структуру воды 
и выталкиваются в менее упорядоченную органическую 
фазу.

Предложено много различных классификаций экст
ракционных процессов, в основу их положены либо ха
рактер экстрагирующегося соединения, либо природа 
экстрагента. Д ля рассмотрения процессов экстракции,

(VII.9)

где е0рг и енго — диэлектрические проницаемости
органической жидкости и воды.
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используемых в гидрометаллургии, удобно их классифи
цировать на четыре группы:

1. Простое физическое распределение.
2. Катионообменная экстракция — экстракция орга

ническими кислотами или их солями, а такж е хелатооб- 
разующими реагентами.

3. Анионообменная экстракция — экстракция солями 
органических оснований.

4. Экстракция нейтральными экстрагентами (спирта
ми, эфирами, кетонами) по сольватному или гидратно- 
сольватному механизму.

Простое физическое распределение

К этой группе относятся сравнительно редкие случаи,, 
когда экстракция не сопровождается химическим взаи
модействием.

В данном случае экстрагируются симметричные ко- 
валетные молекулы (например / 2 или GeCU), раствори
мость которых в органическом растворителе обычно на 
порядок выше, чем в воде. К этому типу примыкает экст
ракция слабых кислот, если их диссоциация полностью 
подавлена в присутствии сильной кислоты. Так, напри
мер, в присутствии минеральной кислоты нейтральная 
молекула уксусной кислоты СН3СООН мало гидратиро
вана и экстрагируется по типу простого физического рас
пределения.

Катионообменная экстракция

К этой группе относится экстракция катионов метал
лов органическими кислотами, их солями и хелатооб- 
разующими реагентами. Механизм экстракции состоит в 
обмене экстрагируемого металла на катион экстрагента, 
происходящем на границе раздела фаз (межфазный ион
ный обмен). Примером может служить экстракция кати
онов кобальта натриевой солью («натриевым мылом») 
кислоты жирного ряда:

m O N a+ C b '+ -(tf  COO)2Co+2Na+. (VII. 10)

Затраты энергии при переходе катиона в органическую 
фазу в этом случае компенсируются переходом иона то
го ж е знака из органической в водную фазу.
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Распространенными катионоооменными экстрагента
ми (жидкими катионообменниками) являются кислоты 
жирного ряда (и их соли) с числом углеродных атомов 
в цепочке радикала от 7 до 9; нафтеновые кислоты

с н ?
НгС |^,С Н г

Н? С ---- 1с н (с н г)п— СООН

и их соли, а такж е алкилфосфорные кислоты, среди 
которых широко используется ди-2 -этилгексилфосфорная 
кислота (сокращению Д2ЭГФК)

О
IIRO)2 =  Р — он

где
сн2—сн3

R: [СН3— (СН2)3-С Н ^ С Н 2.

Органические кислоты обычно при-меняют растворенны
ми в инертном разбавителе (керосине и др.) - Они нахо
дятся в органической фазе в димеризованной форме, что 
обусловлено водородными связями между протоном кис
лоты и кислородом групп Р = 0  и С =  0:

(ОЯ)г
II

0  =  р — он
1 !
НО — р =  0

II
(о R)z

Димерная молекула 
дгэгФк

R

I
и — О — с= ------ = 0

S !

I
R

Димерная молекула 
кислоты /парного ряда

В слабокислой среде Д2ЭГФК экстрагирует катионы 
по катионообменному механизму. Однако вследствие то
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го, что фосфорильная группа кислоты Р = 0  полярна и 
кислород является донором электронов, возможно до
полнительное присоединение (сольватация) молекул ки
слоты к катиону до максимального координационного 
числа катиона (обычно равного 6 ).

Так, например, катион 1 п3+ экстрагируется Д2ЭГФК 
по реакции

1п3++3(Я/?2Р 0 4)2^ 1п (^ 2Р 0 4)3З а д 2Р0 4 +ЗН+. (VII. 1 1 )

Аналогично протекает экстракция катиона молибде- 
нила:

MoOl++2(ЯЯ 2Р 0 4)2^ М о 0 2(Я2Р 0 4)22ЯЯ2Р 0 4 +  2Н+.

(VII. 12)

Структурная формула образующегося соединения: 

( O R ) ,  (О R ) z

II О II
О =  Р — О II ,0  =  Р — он 
! мо'" I
но — Р = 0"'" 11^0 — Р =  о 

II О II 
(од ) 2 (0 / ? ) 2

В случае дополнительной координации молекул зат
раты энергии при переходе катионов металла в органиче
скую фазу компенсируются не только за счет эквивалент
ного перехода протона в раствор, но и за счет энергии 
сольвентации катиона молекулами кислоты. Из структур
ной формулы можно видеть, что анион димера алкил- 
фосфорной кислоты — бидентатный лиганд, что обус
ловливает образование внутрикомплексного соединения 
(х ел ата).

Как выше сказано, к катионообменным экстрагентам 
могут быть отнесены хелатообразующие реагенты (ве
щества, в молекуле которых одновременно имеются груп
пы, способные образовать с катионом металла валент
ную и координационные связи).
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К группам, взаимодействие с которыми приводит к 
валентной связи, относятся: — СООН; —S 0 3H; —NOH 
(оксимная группа); —ОН (энольный гидроксил, резуль-

О ОН
II I

тат перегруппировки — СНг—С—^ —СН =  С—) ;  —SH 
и некоторые другие. Все эти группы содержат подвиж
ный атом водорода, замещаемый в процессе комплексо- 
образования на металл.

К образованию координационной связи способны сле-
О
II

дующие группы: кетонные —С—,: аминогруппы — 
—NH2 ,= N , оксимная rpynna =  NOH; кислород гидрок
сила молекулы спирта и др.

Таким образом, молекулы всех хелатообразующих ре
агентов представляют собой полидентатные лиганды 
(бидентатные и выше), образующие внутрикомплексные 
(хелатные) соединения. Если координационное число 
иона металла не превышает его удвоенной валентности, 
то хелат координационно насыщен (нет свободных ко
ординационных связей). Если ж е координационное чис
ло больше удвоенной валентности, то часть координаци
онных мест свободна и в водных растворах будет занята 
молекулами воды, которые при экстракции вытесня
ются или блокируются (за счет образования водородных 
связей между молекулами воды и органическими моле
кулами разбавителя).

Установлено, что внутрикомплексные соединения пер
воначально образуются в водной фазе, а затем распре
деляются между водной и органической фазами. Боль
шей частью для экстракции применяют хелатообразу- 
ющие реагенты, являющиеся слабыми кислотами 
(константы диссоциации меньше 1 0 ~3— 1 0 ~4).

Ниже рассмотрены некоторые распространенные хе- 
латообразующие реагенты [2 ] .

1. Реагенты класса р-дикетонов:
а) а ц е т и л а ц е т о н  (НАА)

СНа'— С— СН2— С— СНз^СНд— С=СН— G — СН3 (энол).
II II I II

О О он о
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б) т е н о и л т р и ф т о р а ц е т о н  ( Н Т Т А )

Н С — СН н е —с н  

HC^V^C —С- с н г ~ с —CF3^  HC^LJc — с = с н -с  —CF3 (знол.)
S II II S I ||

0 о Он о

Особенностью реагентов НАА и НТТА является то, 
что внутрикомплексное соединение с металлом образу
ет активная — энольная форма, содержащая гидроксиль
ную группу. Так, например, с энольной формой ацетила- 
цетона Си (II) образует хелат:

Сн3 — с  = с н  — с  —  CHj

I It

Си
О'
II I

С Н 3 —  с — с н = с  —  сн3
2. Оксимы. Оксимная группа, характерная для реа

гентов этого класса, существует в двух таутомерных фор
мах:

— с — — с —
II —  II

• N “ N
N

ОН О

Форма I Форм о U

Водород формы (II) может замещаться металлом. К 
классу оксимов относится диметилглиоксим (реактив Чу- 
г а е в а ) :

С Н3 — с  — С — С Н 3
II II
N N 

НО ОН

Этот реагент специфичен для Ni, P b (II), F e(II).

296



Структурная формула хелата с никелем:

сн3 — с — с — сн3
II II

о — N N —  О
/ W  \нн Ni
\ / \ /

О — N N —  О
II II

с н 3 — С — с — с н 3

3. Оксиоксимы. В молекуле оксиоксимов содержатся 
две активные группы — оксимная и гидроксильная:

К классу оксиоксимов относятся реагенты для экст
ракции меди — салицилальдоксим и нашедшие практи
ческое использование экстрагенты типа Lix. 

Салицилальдоксим

Образует с Си (II) хелат, используемый в химическом 
анализе:

В 60-х годах для селективной экстракции меди из 
промышленных растворов нашли применение оксиокси
мы типа Lix-63 (2-гидрокси-5-додецил-бензофеноксим) 
и Lix-64 (5, 8-диэтил-7-гидрокси-6-додеканоксим), име
ющие следующие формулы:

—С=С—С—
II

ОН N—ОН
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C i ZH 25

Co H5 C4H5
I I

Н з С - С Н 2- С Н 2- С Н г - С Н - С Н - С - С Н - С Н 2 - С И 2- С Н 2- С Н 3.

ОН N
ч он

При взаимодействии Lix-63 с катионом меди образу
ется хелат:

О N

* 2Н‘
ОН NOH N О

Медь экстрагируется с высокими показателями при 
экстракции растворами Lix в керосине ( ~ 6 %) как  из 
слабокислых сульфатных растворов (p H = 2 —2,5), так 
и из аммиачных растворов [5 ].

Хелатообразующие реагенты сложней и дороже обыч
ных катионообменных экстрагентов. Однако их преиму
щество заключается в высокой селективности, так как 
прочный хелат образуется при строго определенном раз
мере и валентности катиона металла.

Экстракция хелатообразующими реагентами до не
давнего времени использовалась в химическом анализе. 
Однако в настоящее время показана экономическая це
лесообразность экстракции меди из промышленных рас
творов реагентамн типа оксиоксимов [5 ].
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Анионообменная экстракция [б]

Все используемые в гидрометаллургии анионообмен
ные экстрагенты (жидкие анионообменники) относятся 
к классу аминов (органических оснований).

Амины — алкильные производные аммиака. В зависи
мости от числа атомов, замещенных в аммиаке алкиль
ными радикалами, различают первичные, вторичные 
и третичные амины. К аминам относятся такж е четвер
тичные аммониевые основания (производные иона ам 
мония) и их соли:

R R
I I

Н—N R—N
I I
Н Н

R—N R—N—R
I

ОН,

первичный
амни

вторичный
амии

третичный
амии

четвертичное
аммониевое

основание

где R — углеводородный радикал.
В аминах, как  и в аммиаке, азот имеет неподеленную 

пару электронов, что обусловливает способность к обра
зованию координационных соединений:

/?3H+HN03 ->{/?3NHlN03. (VII.13)

Образующиеся соли амина способны обменивать ани
он кислоты на анионы, содержащие металл:

[7?3NH]N03+ R e 0 r ^ [ t f 3NHjRe04+ N 0 r ; (VII.14)

2 [^ 3NH]Cl+PtCl26- ^ [ ^ 3NH]2PtCle+ 2 C r .  (VII.15)

Используемые в гидрометаллургии амины содержат 
обычно углеводородные радикалы с числом углеродных 
атомов от 7 до 9. Распространенный экстрагент — триок- 
тиламин (ТОА) : (C8Hi7 ) 3N.

Помимо экстракции по механизму межфазного ани
онного обмена по приведенным выше реакциям, экстрак
ция аминами иногда протекает по механизму внедрения 
амина во внутреннюю координационную сферу экстраги
руемого комплексного аниона. Это характерно для ме
таллов, способных к образованию прочных координаци
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онных связей металл — азот, например для платиновых 
металлов:

2(АшН)С10 рг+ PtC l26-  -  [Pt(Am)2Cl4] 0pr+ 2Н + + 2С Г.

(VII 16)

Способность аминов к участию в реакциях внедрения из
меняется в последовательности: первичный амин > вто
ричный ам ин>  третичный амин. Это объясняется уве
личением стерических (пространственных) препятствий 
для взаимодействия атома азота с атомом металла при 
росте числа алкильных цепочек.

Первичные, вторичные и третичные амины имеют 
сравнительно небольшую основность, близкую к основ
ности аммиака, что видно из приведенных ниже констант 
реакций взаимодействия аммиака и аминов с водой 
(R =  С2Н5):

NH3+ H 2O ^N H ^+ O H - /(=1,8- 1СГ5; 

Я Ш 2+ Н 2О ^ Я Ш ^ + О Н - /С=5,6-10“ 4;

Я 2Ш + Н 20 - Я 2Ш 2++ О Н - , К2= 9,6- к г ’;
/?3N + H 20 ^ / ? 3N H + + 0 H _ , /С з= 4 ,4 - 1С Г \

В щелочной среде реакция сдвигается влево, т. е. 
амин присутствует не в виде катиона соли, способной 
обменивать анион, а в виде нейтральной молекулы. По
этому амины экстрагируют анионы металлов только 
в кислых средах.

Четвертичные аммониевые основания (ЧАО) — срав
нительно сильные основания, образующие хорошо дис
социирующие соли. В отличие от аминов они способны 
экстрагировать металлсодержащие анионы не только из 
кислых, но и из щелочных сред.

Экстракционная способность аминов повышается в 
ряду

я ы н 2 < я 2ш < я 3ы < я 4ы+,

что связано с возрастающей основностью.
Сильное влияние на экстракцию оказывает развет

вление в углеводородной цепи, которое вызывает стери-
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ческие затруднения, экранируя атом азота. Так, напри
мер, три-н-октиламин (C8Hi7) 3N экстрагирует молибден 
из слабокислого раствора с коэффициентом распределе
ния D — 200, а три (2-этилгексил)-амин

[СН3—(СН2)3—Q  I-—СН2] 3N 

С2Н5

из-за экранирования азота этильными группами только 
с Z )< 1 .

Экстракционные свойства солей ЧАО такж е сущест
венно зависят от типа углеводородных радикалов. Ис
пользуют ЧАО с алкильными (R = C sHn и др .), металь
ными и бензильными (^ = С 2Н5СН2) радикалами, напри
мер:

С1;
'  R 1

1 CHg—N—R2 
1R—N—R CI;

J с н 2с ен 5

-  R J
тетраалкнл аммоний -хлорид дналкилметилбензил - 

аммоний-хлорид 
(ДАМБАХ)

R

R—N—СН» С1:

д иалкил диметнл аммоний -хл ори д

Соли четвертичных аммониевых оснований экстраги
руют анионы металлов только по механизму межфазного 
ионного обмена:

«f/?4N] mY + тМ еХ п~ [ / ? 4 N j пМ еХ+ nY m", (VII. 17)

где п — заряд металлсодержащего аниона; 
т  — заряд аниона соли ЧАО,
Y — анион кислоты.

В зависимости от состава амина или ЧАО их молеку
лы в той или иной степени ассоциированы в органичес
ком растворителе.
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Соли первичных, вторичных и третичных аминов с нор
мальными алкильными радикалами, а такж е соли ЧАО 
имеют ограниченную растворимость в обычно использу
емых разбавителях (керосине и других углеводородах). 
Д ля улучшения растворимости (исключения выделения 
третьей фазы) в органическую фазу добавляют спирты с 
длинной прямой цепью в количестве 5— 15% или больше. 
Однако большие концентрации спирта уменьшают сте
пень экстракции, что объясняется взаимодействием его с 
амином.

Растворимость солей аминов уменьшается в следую
щем ряду (по аниону):

S04~> С Г >  NOT.

Экстракция нейтральными экстрагентами

К нейтральным экстрагентам относятся: спирты /?ОН 
(обычно R = С7—С9) ; широко используются кетоны — ме-

О
II

тилизобутилкетон СН3 — С — С4Н9 (МИБК), циклогек- 
санон

и другие кетоны; простые и сложные эфиры. Среди пос
ледних наиболее распространен три-н-бутиловый эфир 
фосфорной кислоты — трибутнлфосфат (ТБФ) (£?0)зР=  
=  0 (где £?=С 4Н9), триалкилфосфиноксиды /?3Р =  0, ди- 
алкилсульфоксиды R2S =  0.

Все перечисленные классы экстрагентов имеют поляр
ные группы, содержащие кислород:

О ,  О ,  С =  О , P =  0 , s = 0 .
С я

Электронное облако в молекуле экстрагента смещено к 
оксидному кислороду.

сн2 сн2

снг сн2
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Экстракционная способность зависит от полярности 
группы, а такж е стерической доступности кислорода. Так, 
простые эфиры имеют меньшую возможность сольвата
ции катиона в связи с трудной доступностью кислорода 
в линейной молекуле эфира R—0—R. У кетонов и слож
ных эфиров фосфорной кислоты атомы кислорода нам
ного доступнее, так как они связаны с углеродом или 
фосфором двойной связью (кетонная группа С = 0  и фос- 
форильная группа Р = 0 ) .  При замене в составе трибу- 
тилфосфата эфирных групп R— 0  алкильными заместите
лями (т. е. при наличии связи R—Р) полярность фосфо- 
рильной группы увеличивается в ряду

О
II

(С Д О )3Р = 0 < С 4Н9- Р (0 С 4Н9)2<
трибутил- дибутиловый

фосфат э&ир бутил-
(ТБФ) фосфоновой

кислоты (ДЭБФ)

о
II

<(С 4Н9)2- Р 0 С 4На<(С 4Н9)3Р = 0 .
бутиловый эфир трибутнлфос-

дибутилфосфиновой финоксид
кислоты (БЭДФ) (ТБФО)

Такая закономерность объясняется тем, что эфирный 
кислород оттягивает электронное облако от фосфориль- 
ного кислорода, что понижает полярность группы.

Нейтральные экстрагенты могут экстрагировать из 
водных растворов как катионы металлов, так и металл
содержащие анионы. Механизмы экстракции в этих слу
чаях разные.

Сольватный механизм. Молекула экстрагента своей 
полярной группой непосредственно присоединяется к к а 
тиону металла.

Число присоединяемых молекул экстрагента опреде
ляется координационным числом катиона металла (боль
шей частью оно равно шести). Сольватный механизм ти
пичен для трибутилфосфата, фосфиноксидов, содержа
щих высокополярные группы. По сольватному механизму 
трибутилфосфатом экстрагируются уралнилнитрат, нит
раты редкоземельных металлов, тория, циркония и др.:

U 02(N03),+ 2T B 0^ U 02(N03)2- 2ТБФ. (VII. 18)
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Для нитратов редкоземельных элементов сольватное 
число равно 3: Ьп(ЫОз)з-ЗТБФ. Сольват тория имеет 
состав T h(N 03) 4-2 ТБФ. В случае чисто сольватного ме
ханизма экстрагируемые комплексы не содержат в своем 
составе воды. Затраты энергии при переходе молекул из 
водной фазы в органическую компенсируются энергией 
сольватации молекул экстрагента.

Лучшие условия для экстракции создаются, если при
сутствуют в растворе нейтральные молекулы, чему спо
собствует высокая концентрация одноименного аниона в 
растворе, например в случае нитратов, ионов N 0“ . Это 
достигается введением избытка азотной кислоты или нит
ратов, служащих высаливателями.

Гид ратно-сольватный механизм. При экстракции по 
механизму этого типа образуется сложный катион на ос
нове иона гидроксония, который содержит сольватиру- 
ющие молекулы экстрагента (например, кетона или 
ТБФ). К этому катиону присоединяется металлсодержа
щий анион, что приводит к образованию нейтральной 
крупной молекулы, извлекаемой в органическую фазу:

Г“ “ 1 +
н н — 0 =  Р(/?0)з

01 I 
•

н

(/?о ) , р =  о  —  Н , Н ^  ^ н „ н
' ' о '

I I
н н —  о =  Р(/?о)з

В принципе к катиону гидратированного гидроксония 
могли бы присоединиться шесть молекул ТБФ, однако 
вследствие стерических затруднений обычно присоединя
ются 3 молекулы, как выше показано, редко 4 молекулы. 
Таким образом, состав комплекса будет следующим:

[Н30(Н 20 )3 ...пТБФ]+Х-
По этому механизму трибутилфосфатом экстрагиру

ются рений, тантал и ниобий из кислых растворов (Х~ =  
ReO“ , TaF^, HTaF~).
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Установлен гидратно-сольватный механизм при экст
ракции некоторых металлов кетонами. Так, из соляно
кислых растворов анионы МоСЬСИ^ экстрагируются 
МИБК и ацетофеноном (метикфенилкетоном) в составе 
соединения [7 ] =

[ Н30(Н 20 )3.. ,3ket] + [Мо02С13(Н20)] -  .

Во всех этих случаях органическая фаза, насыщен
ная экстрагируемым металлом, содержит в своем соста
ве воду.

Оксониевый механизм. В сильнокислых средах воз
можно непосредственное присоединение протона к кис
лороду молекулы нейтрального экстрагента с образова
нием оксониевых катионов:

^ 0  + н* —
R » - ° ~ н

R
Х  С =  О —  Н

Ry

К оксониевым катионам присоединяются анионы, 
например FeCl~, GaCl^ и др., устойчивые в сильнокис
лых средах.

Кроме чисто гидратно-сольватного и оксониевого ме
ханизмов, возможны промежуточные случаи с различным 
соотношением чисел молекул воды и экстрагента в экст
рагируемом соединении.

§ 3. Равновесие катионообменной 
экстракции

Случай отсутствия полимеризации

Если в водной или органической фазе нет полимерных 
форм, то экстракция катионов органической кислотой 
описывается уравнением:

Меп+№ +  ^ ± L  {(Ш?)2}орг^{М еЯ„ (НЯ)5}0рг +  пН +...

(VII. 19)
где s — количество дополнительно сольватирую-

щих молекул кислоты;
(НЯ) 2 — димеризованная молекула кислоты.
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Концентрационная константа равновесия реакции 
(VII. 19)

Кс =

[Меп+]
n+s

J водн [(Н^ )2] opr

лричем в этом выражении
[MeRn (H/?)s]opr __j-j

[Меп+ ]ъо д„ ~  

Поэтому

[н+1вI J ЕОДНK r =  D n + s

[(H i?)2]op2r

lgD  =  lg t f c + И +S lg[(H ^)2]+npH .

(VII.20)

(VII.21)

(VII.22)

(VI 1.23)

Если [(H tf )2]o p r» [M e"+ ]B(WII, то [ (Н Я )2] оРг ~  const. 
Из уравнения (VI1.22), обозначив через К 1 пронзведе-

п + S

ние К с- [(Н Я )2] ~ 2“ , получим /(1 = /)[Н + ]"одн; отсюда

lg D =  lg/C '+n-pH  (VI 1.24)

Таким образом, lg  D является линейной функцией pH 
и не зависит от концентрации катионов [Ме"+]. Наклон 
прямой равен заряду катиона.

При равном объеме фаз степень экстракции £ = 5 0 % . 
если D =  1 . Подставив lg Z )= 0  в уравнение (VII.24), 
можно определить значение pH, при котором £ = 50%  
(так называемый pH полуэкстракции — pH i ) :

Т

pH, = ----- — lg f t '. (VII.25)

Так как  D = ----------- ,
100 — £

то, согласно уравнению (VII.24): 
lg £  — lg (100 —* £) =  lg  К' +  я -pH.
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Типичные кривые зависимости степени экстракции 
катионов двухвалентных металлов монокарбоновыми 
кислотами от pH показаны на рис. 96. Д ля неразбавлен
ных алифатических монокарбоновых кислот фракций 
С7—Сд изучена зависимость £ = f(p H ) для 28 элементов

Т А Б Л И Ц А  10 
КАТИОНООБМЕННЫ Е Р Я Д Ы  
(П О  ГИ Н Д И Н У  Л . М .) [8]
П РИ ЭКСТРАКЦ И И  
АЛИ Ф АТИ ЧЕ СКИ М И  
М О НОКАРБО НОВЫ М И 
КИСЛОТАМИ

£
100

М е +
pH ,/ i

M e2+ pHV, M e3+ pHv ,

Ag 3 ,5 Sn 1,96 Bi 0 ,46
Cs 4 ,6 0 Pb 2 ,5 Fe 0 ,99
Rb 4 ,6 0 Cu 3 ,14 Ti 1 ,3
К 4 ,6 0 Cd 3 ,7 8 Sb 2 ,3
Na 5 ,1 Zr 4 ,3 2 Ga 2 ,5 8
Li 5 ,7 4 Ca 4 ,38 Cr 2 ,64

Ba 4,39 In 3 ,13
Ni 4 ,56 AI 3 ,19
Co 4 ,68 Ce 3 ,42
Mn 4,74 Y 3 ,42
Mg 4 ,9 3 La 3 ,5 9

50

Snz'Pbz,Cû  2л?*Ндг

4

г

j №
0 2 3  Ь 5 6 pH

Рис. 96. Кривые зависимости степе
ни экстракции от pH раствора при 
экстракции катионов двухвалент
ных металлов алифатическими мо- 
нокарбоновымн кислотами

и построены катионообменные ряды (табл. 10) [ 8 ] . Экст- 
рагируемость ионов металлов уменьшается с возрастани
ем pH полуэкстракции, т. е. катион, стоящий в ряду вы
ше, вытесняет из органической фазы все ниже стоящие 
катионы.

Экстрагируемость, как  правило, снижается при пере
ходе от Меъ+ к Ме2+ и Ме+, т. е. с ростом основности эле
ментов. В ряду катионов с одинаковым зарядом сущест
венное значение имеют различия в энергиях гидратации 
ионов.

Разделение катионов по типу обменных межфазных 
реакций металл — металл используется в гидрометал
лургии. Этим способом с помощью органических кислот 
жирного ряда можно разделить Fe и Со, Си и Со, далеко 
стоящие в катионообменном ряду, а такж е близко сто
ящие Со и Ni. В последнем случае требуется проведение 
многоступенчатой экстракции.
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Примеры разделения элементов на основе реакций 
межфазного катионного обмена (вверху органическая 
фаза, внизу водная):

СоR2 FeR3
C oS04,Fe2(S 0 4)3 C oS04

CoR2,CuR2 CuR2
C uS04 C oS04

СоR2, N ifl2 Nii?2
N iS04 C o S 0 4

(I)

(Ш

(III)

Из смеси сульфатов кобальта и никеля, содержащей 
42,4% Со и 57,6% Ni, в результате экстракционного раз
деления получаются растворы следующего состава:
1) 99,82% Со, 0,18% Ni и 2) 99,87% Ni и 0,13%Со.

Случай полимеризации соединения в органической фазе 
Уравнение экстракции в этом случае имеет вид:

хМёп+ . x ( n + s )
ВОДН {(Н̂ )2}0̂ {[М „ (н яш орг +

I A77-I 1 (VI 1.26)

где х — степень полимеризации.
Обозначим аналитическую молярную концентрацию 

металла в органической фазе [Me~\0VT. Тогда молярная
концентрация полимера [M e^ n (H ^ )s] x будет J ^ opr .

Константа равновесия реакции экстракции равна 
[Afe]0 pr

к = ------- —
Х П

ВОДН

X (n+s)

К + ]вод„ [ (В Д ) 2] орг
и ли

Кх t^Iopr [Н+]
хп
водн

К + ]в о д н [(В Д )2]

X  ( n + S )

(VII. 27)

(VII.28)

орг
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Поскольку t^fbpr— =  д  
[Л/е + 1 водн

Кх = D  ------------Ё +]води----------- , (VII.29)х ( n + S )

[ ^ " + 1 ^  [(Н^)2] орг2

lgD  =  lg/c +  lg *  - и *  - 1) lg [м е"+] водн +

+ * (n j-s)_  Jg [(H^ 2)]opr +  * . n .pH. (VII.30)

Выразим [Men+] водн через исходную концентрацию 
[Ме]исх- При одинаковых объемах органической и водной 
фаз

р  _  [Ме]ИСх [Меп+]воЛн 
[Меп+]ъ одн '

Из уравнения (VII.31) получим

[Л4е]нсх =  [Men+\B0RH(D+ 1),

[Меп+]ъ0д„ =  [̂ 1и“  . (VII.32)

Подставив значение [М еи+] из уравнения (VII.32) в 
(VII.30), получим

=  ! g ^ +  lg *  +  (* — 0  lg [^ ]и сх  — (х— 1 ) lg(D  +  

+  !) +  lg [(Htf)2]opr +  хп-pH; (VII.33)

lg  [D (D +  l)*-1 ] =  ^  +  ( x -  1) lg  [Me] Hcx +

+  ^ f ^ l g  № R)z}0+  *n ’ PH, (VII.34)

где Кг =  lg/C +  lg * .
Таким образом, в случае полимеризации коэффици

ент распределения D зависит от pH, концентрации 
экстрагента и от исходной концентрации металла.

Уравнение (VII.34) является более общим, чем 
(VII.23); последнее может быть получено из (VII.34) при 
х =  1 (т. е. при отсутствии полимеризации).
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Если Z)S>1, то

lgD  =  К, +  x- = ±  lg [Me]mx +  ^  lg [(Htf)2]Dpr +

+n-pH , (VII.35)

где Кг =  —  , x
т. e. тангенс угла наклона прямой lg D = f(p H ) при 
[M e]исх=const и [ (H R)2 ] 0р г= const равен заряду к а 
тиона так же, как  при отсутствии полимеризации.

В случае D<^ 1, D (D + 1)X_I zzD справедливо урав
нение

lg D =  К! +  (х -  1) lg 1Ме]псх +  ig [(Htf)2]opr +

+ *л-рН  (VII.36)

и тангенс угла наклона прямой IgZ)=/(pH ) в х раз 
больше заряда катиона.

§ 4. Равновесие анионообменной 
экстракции

Металлсодержащие анионы, извлекаемые в органи
ческую фазу, при анпонообменной экстракции имеют 
различную природу.

Такие металлы, как  рений, молибден, вольфрам, на
ходятся в водных растворах в форме простых или поли
мерных анионов ReOj", МоО|~, W O ^, Мо70 ^ ,  Н\У60|р ,
WI2Oi?-, W ^O lr и других, которые переходят в органиче
скую фазу.

Большое число металлов переходит в органическую 
фазу в форме комплескных анионов: C oC l^ .F eC ir.P tC lI-  
TaF^H др. Причем в водном растворе преобладающей 
формой могут быть не комплексные анионы, а катионы 
металлов.

Экстракция анионов, присутствующих в водной фазе, 
описывается уравнением

Лводи +  п (АтХ)0рГ̂ (А тА )0рГ +  nX~opfl. (VII.37)
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Константа равновесия реакции равна 

I ^ lo p r  [*~] водн .
И"-]водн [АтХ ]"рг ’

[А т А \ 0 рГ _  в

И зводи

lgD  = lg/C +  n ig \AmX\OVT — nig [X —|води. (VI 1.38)

Таким образом, коэффициент распределения умень
шается по мере увеличения концентрации ионов Х~ 
в водном растворе, тангенс угла наклона прямой lg £  =  
=/Ч1ё[^~]водн} при [Л т Х ]0рг= const равен заряду ани
она.

Величина константы равновесия реакции экстракции, 
равная коэффициенту распределения при [АтХ~\орт= \  
и [Х~] в о д н =  1 и определяющая порядок, в котором анио
ны замещают друг друга, коррелируется с энергией гид
ратации аниона: чем больше энергия гидратации, тем 
труднее перевести анион из водной фазы в органическую 
и тем меньше константа равновесия.

Константа равновесия уменьшается в ряду

C 1 0 r > N 0 r > C r -  HSOr^ F“ >OH~ 

энергия гидратации соответственно повышается:

Ион . . .  . . CIO7  N O f C l -  F -  О Н -
—AG гидратации, 

ккал/г — ион . . .  50 69 79 107 111

Примером практического использования экстакции 
металлсодержащих анионов может служить извлечение 
рения из сернокислых растворов триоктиламином (ТОА).

Триоктиламин хорошо экстрагирует перренат-ион 
ReOj" в широком интервале концентраций серной кисло
ты (от 1 до 50%)- Присутствие в растворе ионов С1-  
и NO;f до концентрации 150 г/л не влияет на экстракцию 
рения. Реэкстракцию рения из ТОА осуществляют 5— 
1 0 %-ным раствором аммиака.

Процесс экстракции комплексных анионов более 
сложен; можно представить его протекающим в две 
стадии.
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1. Образование комплексного аниона в водной фазе: 

Ме2++  пХТ-МеХ%-г)- ,

р =  [м_еХп-----Ч ----- (V II .39 )
[Ме*+] [ * - ] »

где — константа образования комплекса
2. Экстракция комплексного аннона:

МеХщводн) (п — z) Am X opr<^Amin—Z) МеХП{0рГ) +

'  I ( ^  2 )  X  ВОДН •

Константа равновесия реакции равна

К  =  1А т (П- г ) М в  ^ " ] о Р Г  ]  ВОДН / y i r  4Q 4

С [^Х < "-г>-]водн [АтХ]1~? '

Выразим концентрацию анионного комплекса 
МеХ^~г)~ через общую концентрацию металла в водной 
фазе, концентрацию аниона ^~ди и константу образова
ния предполагая, что в водной фазе присутствуют 
только свободные катионы Mez+ металла и комплексные 
анноны МеХ£—г)~:

[М е л о д и  =  [ M e X h  > ]водн ~h \ М е  ^ ]води =

ВОДН
водн

1 +  ]  ВОДН

(VII.41)

Подставляя (VII 41) в выражение (VII.40), получим

П—2

И 1  Рд ] водн г v ln —2

e£j водн г in [А тХ  Jopr
т  Р а  I Л  J bo ,J b o a h
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Поскольку

\А т 1 п - 2 ) М е Х п \ оРГ _ D  

l M e Z ]водн

из уравиения (VII.42) получим

D — Кс [АтХ$~* М * - ]м д - _  — L-----< (VII.43)
Ч - Р „ М в о д „  [ * “ ]водн

При Рп[^- ]"0д„ < 1  (низкая концентрация ионов Х~ 
в растворе, малая величина рп) металл в водном раство
ре присутствует в основном в виде катионов:

[М<?Х*Г“ 2)_]Вод„«  [Ме л] вод„ ~  [МеЕ] вод„.

В этом случае

D -  Кс [А тХ
И й '

или

D =  Kz [АтХ\п0~г [Х“ ]воДИ, (VII.44)

где

* я =  *сР«-
Таким образом, при экстракции комплексных анионов 

металла, присутствующего в водном растворе в основ
ном в виде катионов, увеличение концентрации лиганда 
Х~ в растворе приводит к возрастанию коэффициента 
распределения.

При ри[^_] п3>1 (высокая концентрация ионов Х~ 
в растворе, большая величина рп) в водном растворе 
преобладают комплексные анионы и равновесие экстрак
ции описывается выражением (VI 1.40).

В этом случае

D =  Кс 1АтХ]"-г -— I---- , (VII.45)
[* " ]£ £

т. е. коэффициент распределения так же, как при экст
ракции простых анионов, уменьшается по мере увеличе
ния концентрации анионов Х~.
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В общем случае, описываемом выражением (VII.43), 
зависимость коэффициента распределения от концентра
ции Х~ должна иметь максимум. При концентрациях Х~, 
меньших, чем соответствующая Dmax, коэффициент рас
пределения растет, а при больших падает по мере увели
чения концентрации Х~. Положение максимума опреде- 
деляется величиной и Кс значениями n, z и концент
рацией экстрагента.

Экстракция комплексных анионов в наибольшем 
масштабе используется в промышленности при извлече
нии урана из сульфатных растворов аминами (амекс- 
процесс) [ 6 ] .  Реакцию экстрагирования можно предста
вить как присоединение недиссоциированной молекулы 
сульфата уранила к сульфату амина:

2 (i4mH) 2 S 0 4(opr) +  U 02 S 0 4(BOflH)̂ m H ) 4 [U 0 2 (S04)3]opr.

(VII.46)

Экстракцию проводят из растворов, содержащих до 
1г/л урана при р Н « 3 .  В качестве экстрагента использу
ют 5%-ный раствор третичного или разветвленного вто
ричного амина в керосине с добавкой 2 —4% н-додецило- 
вого спирта. Содержание урана в рафинате после 3— 
5 ступеней противоточной экстракции при отношении 
объемов фаз У0рг: УВодн= 1 :4  снижается до 5 мг/л (из
влечение в экстракт ~ 99 ,5% ). Реэкстракцию проводят 
контактом органической фазы с раствором хлоридов, 
нитратов или соды при У0рг: УВодн=5— 1 0 : 1 , получая 
растворы с содержанием урана до 40 г/л. В цветной ме
таллургии экстракцию аминами применяют для извлече
ния и концентрирования рения, выделения и очистки ко
бальта, платиновых и ряда других металлов [6 ] .

§ 5. Равновесие при экстракции 
нейтральными экстрагентами

Рассмотрим этот случай на примере экстракции ТБФ.
При образовании сольвата экстракция из нитратного 

раствора описывается уравнением

Меп+ +  n NOT +  <7ТБФ^Ме(Ы0 3)„ ■ ̂ ТБФ. (VII.47)

В случае низких концентраций Меп+ в водном раст
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воре и ТБФ в разбавителе (Умел+ =  УТг,Ф =  •) констан
та реакции равна

к  _ _  K ( N Q 3)„ -д ТБФ]орг

Ие"+] Водн[ТБФ]2рг[Ш 3- ]"  '

Так как 
[Me (NQ3)n- <уТБФ]0РГ 

[Же”+]водн
то

К с = __________ D__________

[ТБф]^рг [М0 Г ]:0ДН '

При [N0 5 -]= co n st.D = A :, [T b® ]«rp и

lg  ̂  =  lg  ̂  +  <7 lg 1ТБФ]0рг, (VII.51)
где

К' =  Кс [NO-Г].
По углу наклона прямой, выражающей зависимость 

lg/?-—^ [Т Б Ф ], можно определить значение сольватного 
числа.

На показатели экстракции ТБФ из нитратных раст
воров сильно влияет присутствие высаливателя (H N 03 

или нитратов ЫаЫОз, или А1(1\Юз)з и др .). Действие вы
саливателя обусловлено двумя факторами:

1) увеличением D вследствие повышения концентра
ции недиссоциированного комплекса (влияние одноимен
ного нона);

2 ) гидратацией нона высалнвателя, что уменьшает 
концентрацию несвязанной воды и способствует дегид
ратации экстрагируемого иона и его сольватации моле
кулами экстрагента.

При экстракции ТБФ из азотнокислых растворов в 
органическую фазу извлекается такж е и кислота. При 
концентрациях HN03 до 4 моль/л образуется моносоль
ват H N 03. ТБФ, прн более высокой концентрации — ди
сольват НМ03 -2ТБФ. В связи с этим с увеличением кон
центрации H N 03 D может уменьшаться (например, при 
экстракции U, Th).

(VII.48)

(VII.49) 

(VII. 50)
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В других случаях с увеличением концентрации H N O 3 

D непрерывно растет (Zr, РЗЭ ), так как  преимуществен
ное влияние имеет фактор предотвращения гидролиза 
н обеспечение образования недиссоциированных мо
лекул.

При экстракции циркония и гафния из нитратных 
сред коэффициент распределения D зависит не только 
от концентрации N0^" и ТБФ, но такж е от концентрации 
ионов Н+, что ясно из уравнения экстракции

Zr02++  4Ш Г+ 2Н ++2ТБФ ̂  Zr(N03) 4 ■ 2ТБФ+Н20 ,
js  ______________ [Zr(NQ3)4-2ТБФ]орг____________

С ~  [Z r02+ ] водн [МОГ ] 4водн [Н+]2водн [ТБф]2рг '

В этом случае

D — Кс [Ш г]воя„ [Н+]водн [ТБф]орГ. (VII.52)

При [NÔ ~] =  const и [Н+] =  const £>=/С'[ТБФ] 2 

и lg Z )= lg /С'+21^[ТБФ], 
где

K '_ K c [N0 7 ] , w [H+],u n .

В соответствии с уравнением (VII.52) коэффициенты 
распределения циркония и гафния растут с концентра-

D zr
цией HN03. Напротив, коэффициент разделения Р = ----

уменьшается с увеличением концентрации кислоты, так 
как  DHf увеличивается в большей степени, чем DZr 
(см. рис. 97). Поэтому разделение циркония и гафния 
экстракцией ТБФ выгодно осуществлять при концентра
ции HNO3 ~ 5-н ., когда значение р велико (~ 1 2 ) , 
и в то же время величина коэффициента распределения 
циркония достаточна для извлечения его в органиче
скую фазу.

Другой важный случай применения экстракции ней
тральными экстрагентами (метилизобутилкетоном или 
трибутилфосфатом) — разделение тантала и ниобия экст
ракцией из плавиковокислых растворов. Закономерно
сти экстракции для МИБК и ТБФ аналогичны. Оба 
элемента при высокой концентрации HF ( > 4  моль/л)
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присутствуют в растворах в виде комплексных кислот 
H2TaF7, H2NbF7, HTaF6 и HNbF6. Из таких растворов 
ниобий и тантал экстрагируются по гидратно-сольват- 
ному механизму с образованием комплексов состава 
[Н 30 (Н 20 ) а ... ЗТБФ]+ А-, где A~=TaFg-, N bF-.H TaF^

UN0 ,, поль/л

Рис. 97. Зависимость коэф
фициентов распределения и 
коэффициентов разделения 
циркония и гафння между 
органической фазой (20%- 
ный раствор ТБФ в кероси
не) и водной фазой от кон
центрации HNOg (в исход
ной водной фазе 10 г/л Zr, 
0.2 г/л Hf)

Ь в  12
Концентрация HF, г-эпВ /л

Рис. 98. Степень экстракции тантала и инобия 
метнлизобутнлкетоном в зависимости от кон
центрации плавиковой кислоты (в исходной 
водной фазе 16 г/л Та. 19,2 г/л Nb)

или HNbF7 . Реакцию экстрак
ции можно описать уравнением

ТаРГ+Н+Дн+4Н20+ЗТБФ0рГ̂ [Н 30(И 20 )3 

ЗТБФ] TaF6(opr);

[Т^ Г ].

D = tfc [H+]

[Н 30 (Н 20 ) 3« • ■ ЗТ Б Ф ]0
з
орг

водн [ТБФ]

Таким образом, коэффициент распределения (и соот
ветственно степень экстракции) должен возрастать 
с увеличением концентрации кислоты. При низкой кон
центрации плавиковой кислоты ( 1 —3 м/л) ниобий прак
тически не экстрагируется, тогда как для тантала сохра-

317



няется высокая степень экстракции (рис. 98). Такое 
поведение тантала объясняется тем, что при низкой кон
центрации HF тантал находится в растворе в составе 
Ta(O H )F 4 и TaFs, которые экстрагируются с образова
нием сольватов Ta(O H )F 4 -ttTBC> и TaFs-nTBC» [19 ]. 
С повышением концентрации HF образуются фторотан- 
таловые кислоты и доминирующим становится гидратно- 
сольватный механизм.

Ниобий в слабокислых растворах находится в соста
ве оксифторниобиевой кислоты H2NbOF5, не экстраги
руемой ТБФ в этих условиях.

Максимум на кривой экстракции тантала объясня
ется извлечением в органическую фазу HF, возрастаю
щим с увеличением концентрации кислоты; с ТБФ HF 
образует сольваты ТБФ-HF, ТБФ(НР ) 2 и ТБФ (Н Р)4.

Технология извлечения и разделения тантала и нио
бия экстракцией ТБФ из плавиково-кислых растворов 
включает три стадии: 1 ) из раствора с концентрацией 
H F ^  12 моль/л экстрагируют совместно Ta+Nb, отделяя 
их от примесей (Fe, Mn, Ti, S i, Sn и др .), имеющих низ
кие коэффициенты распределения (£> = 0 ,0 0 1 —0 ,0 1 ) ;

2) реэкстрагируют Nb небольшим количеством воды, 
взятым из расчета на получение реэкстракта е концен
трацией HF ~  2 моль/л (плавиковая кислота реэкстра- 
гируется вместе с Nb и, кроме того, образуется при гид
ролизе H2NbF7 до H2NbOF5 ) ;

3) реэкстрагируют Та раствором NH4F.

§ 6 . Синергетный эффект
при использовании двух экстрагентов

При использовании смеси двух экстрагентов в ряде 
случаев наблюдаются отклонения от аддитивности экст
ракции. Эти отклонения могут быть положительными 
(синергетный эффект) и отрицательными (антисинергет- 
ный эффект). Явление синергизма, открытое в 1957 г., 
нашло использование в технологии. Синергизм наблю
дается во многих экстракционных системах и обусловлен 
химическими взаимодействиями в органической фазе.

Эффект смешения экстрагентов (ЭС) определяется 
уравнением [5]

э с  =  t (VII .53)
Орасч
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где Джсп и ^расч— найденный экспериментально и
вычисленный (из предположе
ния аддитивности) коэффициент 
распределения.

Если ЭС= 1, синергетный (или антисинергетный) эф
фект отсутствует; если Э С > 1 , имеет место синергетный 
эффект, если Э С < 1 — антисинергетный эффект.

Д ля системы из смеси экстрагентов 3 i и Эг 
СрлсчФэл-э*) ) можно определить по формуле [9 ]:

' g ^ +э, =  — ]ё ° э 2)’ (V 11.54)
где х2 — мольная доля второго экстрагента.

Синергетные эффекты наблюдаются в ряде систем 
с солеобразующим (органические кислоты, амины) и 
нейтральным экстрагентом (ТБФ, кетоны), двумя ней
тральными экстрагентами, смесью катионного и анион
ного экстрагента, в системах хелатный агент — нейтраль
ный лиганд [ 1 0 ] .

Рассмотрим в качестве примера лишь некоторые слу
чаи синергизма.

В системах катионообменный экстрагент (кислота 
Н /?)— нейтральный экстрагент (S) синергизм может 
быть обусловлен замещением сольватно связанных мо
лекул Hi? молекулами S :

MeRn ■ mWR -\-mS^MeRn ■ m S+ mWR. (VII.55)

Выделение молекул свободного экстрагента Hi?, ко
торый обычно экстрагирует лучше, чем нейтральный, 
вызывает дополнительную экстракцию металла, что при
водит к резкому возрастанию коэффициента распреде
ления (иногда в 1 0 0 0 — 1 0  0 0 0  раз).

Кроме того, синергизм в системе органическая кисло
та — нейтральный экстрагент объясняется с помощью 
механизма присоединения по реакции

М С+дн+ " (НЯ)2(орг) +  mS ^  Me (R- HR)n х

^  <~‘т (о р г) +  "Н+дн. (VI 1.56)

В этом случае вследствие повышения координацион
ного числа и образования более крупной молекулы воз
растает коэффициент распределения.
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В других случаях синергизм в рассматриваемой си
стеме объясняется вытеснением сольватно связанной во
ды молекулами нейтрального экстрагента:

MeRn ■ т  Н20  -|- mS -> MeRn ■ mS +  т  Н20 .  (VII.57)

Это приводит к образованию лучше экстрагируемого 
комплекса.

Менее выражен синергизм при экстракции смесями 
анионообменного (амины) и нейтрального экстрагента 
(например, ТБФ). Некоторые исследователи считают, 
что синергизм в такой системе вызван частичным заме
щением сольватной воды в соли амина молекулами ней
трального экстрагента, аналогично уравнению (VII.57).

В. С. Шмидт с сотрудниками показали, что синергет- 
ный эффект при экстракции молибдена (VI) из соляно’ 
кислых растворов смесью ТОА и ТБФ объясняется при
соединением молекулы ТБФ к анионному комплексу мо
либдена. Экстракция протекает по реакции [11 ]:

[Я 3Ш ]а + М о 0 2С12 +ТБФ<ЧЯ3Ш ]+(Мо02С13 -ТБФГ.
(VI 1.58)

Синергетнзм при экстракции смесью анионного и ка
тионного экстрагентов можно объяснить замещением 
в комплексе неорганического аниона органическим, что 
приводит к образованию лучше экстрагируемого соеди
нения:

[Am Н+][MeYx] +yHR->[Am H+j [MeRy\ +xHY, (VII.59)

где MR— органическая кислота;
HY— минеральная кислота;

[.ДтН+\ — органический катион (амин).

§ 7. Методы исследования 
механизма экстракции

О механизмах экстракции и составе экстрагируемых 
комплексов можно сделать достоверные заключения, 
лишь сопоставляя результаты, полученные различными 
независимыми методами. Д ля этой цели используют хи
мические, физико-химические и физические методы ис
следования.

320



К химическим методам относится м е т о д  н а с ы 
щ е н и я ,  который заключается в определении (на осно
ве химического анализа) отношения числа молекул экст
рагента и экстрагируемого соединения при насыщении 
органической фазы (раствора экстрагента в разбавите
ле) экстрагируемой солью. Следует учитывать, что мето
дом насыщения при существовании нескольких сольва
тов определяют только один из них с минимальным чис
лом сольватирующих молекул.

Среди физико-химических методов наиболее часто 
используют м е т о д  с д в и г а  р а в н о в е с и я  (метод 
тангенса угла наклона) и м е т о д  и з о м о л я р н ы х  
с е р и й .

В основе метода сдвига равновесия лежат приведен
ные выше зависимости коэффициента распределения от 
концентрации экстрагента [уравнения (VII.24), (VII.38), 
(VI 1.51)]. В этом методе сольватное число определяется 
как тангенс угла наклона зависимости логарифма коэф
фициента распределения от логарифма концентрации 
экстрагента. Метод можно использовать при низких кон
центрациях экстрагента в органической фазе (когда 
коэффициент активности у0 ~ 1 ) и при отсутствии поли
меризации экстрагента в органической фазе [ 1 1 -

Метод изомолярных серий Остромысленского — Джо 
ба, применяемый для определения состава сольватов, 
заключается в изучении зависимости некоторого свойст
ва системы (спектра поглощения, температуры замерза
ния и др.) от ее состава при постоянной сумме числа 
молей исходных веществ, но переменном количестве 
каждого из них. Составу сольвата отвечает максималь
ное значение определяемого свойства [ 1 , 1 2 ] . Как и 
в случае метода сдвига равновесия, исследования про
водят при низких концентрациях взаимодействующих 
компонентов, когда можно принять, что их коэффициен
ты активности равны единице.

В исследованиях химизма экстракции важное место 
среди физических методов занимает инфракрасная спек
троскопия (И КС). Изучение спектров поглощения 
в ИК-области дает информацию о наличии тех или иных 
групп и связей в молекуле экстрагируемого соединения 
и изменениях (сдвигах) полос поглощения, характерных 
для отдельных связей. Метод позволяет выяснить, имеет 
ли место сольватный или гидратно-сольватный механизм
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экстракции нейтральным экстрагентом. Используют так 
же методы к о м б и н а ц и о н н о г о  р а с с е я н и я  
света и п р о т о н н о г о  м а г н и т н о г о  р е з о н а н с а .  
Описание этих методов можно найти в литературе 
[13, 14].

§ 8 . Диаграммы распределения 
и разделения

А. В. Николаевым для изображения экстракционных 
фазовых равновесий предложены диаграммы распреде
ления и диаграммы разделения [15]. На диаграмму фа
зового равновесия (в прямоугольных координатах для

ш

Щ(Щ)г, коль/л

Рис. 99. Диаграмма распределения системы (NH(NOj— 
—иО ;(1ЧОз)2— (СгН2) 0  (прямые линии — лучи экстракпии)
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тройной системы с участием воды) наносятся величины 
коэффициентов распределения или коэффициентов раз
деления.

В качестве примера рассмотрим диаграмму распре
деления системы NH4NO3—и 0 2 (1\Юз)2—НгО— (C2Hs)20 . 
На диаграмме рис. 99 в прямоугольных координатах 
изображена изотерма тройной системы NH4NO3— 
—U 0 2 (N 0 3) 2—Н20 . Ветви насыщения относятся к сле
дующим твердым фазам: NH4NO3 (I ) , и 0 2 (Ы 0з)2Х  
X2NH 4N 03• 2Н20  (II), U 0 2 (N 0 3 ) 2 -6H20  (III). Д ля со
ставов, отвечающих насыщенным растворам, и в поле 
ненасыщенных растворов нанесены величины коэффици
ентов распределения U 0 2 (N 0 3 ) 2 между водной фазой и 
эфиром (С2Нб)20 . Они наносятся в точке состава равно
весного водного раствора, полученного после контакта 
его с органической фазой. Точки с одинаковыми значе
ниями коэффициента распределения соединяют изолини
ями, получая диаграмму распределения. Такая диаграм
ма позволяет выявить области приемлемых для практики 
экстракционных извлечений и оптимальные условия 
экстракции.

Так, на диаграмме можно выделить большую об
ласть составов с относительно постоянными и достаточ
но высокими значениями D от 0,9 до 0,75.

Области составов с максимальной концентрацией 
уранилнитрата (в частности вблизи эвтоники — точка Э) 
отвечают составы органических фаз с высокой концен
трацией урана.

В области малых концентраций уранилнитрата и вы
соких концентраций NH4NO3 (высаливатель) леж ат наи
более высокие значения коэффициентов распределения 
(£> = 2,26).

Дополнительные данные об условиях экстракции 
можно получить, нанеся на диаграмму луч э к с т р а к 
ции.  Этим термином А. В. Николаев называет геомет
рическое место равновесных составов водной фазы при 
проведении многократной экстракции из какого-либо 
исходного водного раствора. Лучи экстракции прямоли
нейны и сходятся в точке состава вещества, извлекае
мого из водной фазы.

На рис. 99 показаны три луча экстракции А, В и С. 
Высокое излвечение при относительно небольшом числе 
стадий экстракции будет в области составов, прилегаю
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щих к лучу А. В области луча В потребуется значитель
но больше ступеней экстракции для достижения удовле
творительного извлечения. В области луча С удовлетво
рительное извлечение в экстракт практически невоз
можно.

Рис. 100. Диаграмма разделения системы (прямые линии — лучи экст-
/ О и 0 2 < № . ) »  \

ракции) U 02(N03)2—HNO3—Н20 —ТБФ Р =  -------- ------------ )
\ °НКОа /

В качестве примера диаграмм разделения на рис. 100 
приведена диаграмма для системы и 0 2 (М 0з)2—HN03— 
—Н20 —ТБФ.

Область оптимального разделения лежит в пределах 
10—40% H N 03 для всех концентраций соли уранила. 
Максимальное значение р равно 222 при ~15%  HNO3 

и 3% U 0 2 (N 03) 2.
Совместное рассмотрение диаграмм распределения, 

разделения и лучей экстракции дает полное описание хе
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да экстракционного процесса для любого исходного рас
твора.

Детально этот новый способ изображения экстракци
онных равновесий описан в работе [15 ].

§ 9. Кинетика процессов 
экстракции [16, 17]

Скорость установления равновесного распределения 
вещества между двумя контактирующими жидкими фа
зам и — водной и органической определяется:

1 ) скоростью массопередачи веществ внутри водной 
и органической фаз и через границу их раздела;

2 ) скоростью химических реакций в каждой из фаз 
или на межфазной границе.

В условиях интенсивного перемешивания фаз, осу
ществляемого в экстракторах, массопередача происхо
дит с высокой скоростью. В экстракционных системах, 
используемых в гидрометаллургии, скорости химической 
реакции такж е достаточно высокие. Поэтому большей 
частью равновесие устанавливается в течение 3—5 мин.

В некоторых случаях скорость экстракции лимитиру
ется химическими реакциями. Как правило, это относит
ся к системам, в которых экстракции предшествует обра
зование в водной фазе внутрикомплексного соединения 
или сольвата. Примером может служить образование 
сольвата при экстракции уранилнитрата, молекулы ко
торого в воде гидратированы, метилизобутилкетоном 
(М И БК): *

U 0 2(N03)2- 6Н20+2М ИБК ^  U 0 2(N03) 2 х  

X 2МИБК • 4Н20+ 2 Н 20 .

Общее уравнение скорости экстракции, учитывающее 
диффузионные и химические сопротивления, можно вы
вести, исходя из модели (рис. 101). Согласно модели, 
у поверхности раздела фаз имеются тонкие пограничные 
слои толщиной бд и бв, в которых резко изменяется кон
центрация и перенос вещества осуществляется преиму
щественно молекулярной диффузией (хотя имеет место

* Обзор работ по кинетике экстракции в различных экстракци
онных системах и методы исследования кинетики рассмотрены в пуб
ликации [17].
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и конвективный перенос). Принимается, что диффунди
руют только молекулы одного вещества (на схеме от 
водной фазы — рафината к органической — экстракту).

Примем следующие обозначения:
R — рафинат;
Е — экстракт;
С — концентрация распределяемого компо

нента;
C r  и С е  — средние концентрации распределяемого 

компонента в рафинате и экстракте;
C r . и С е£— концентрации на поверхности каждой из 

фаз;
CR и С' — концентрации на поверхности фаз, рав- i

новесные соответственно с Cr ., Се^
CR и С'Е— концентрации в объеме фаз, равновес

ные соответственно с концентрациями 
С е  и Ся.

Если коэффициент распределения а  принять посто
янным, то

СЕ =  °--CR\ СЕ_ - aCR_\ CRi =  —-  ; CR =  —  .

Смысл этих соотношений более наглядно демонстри
рует диаграмма равновесия в системе координат Сд—СЕ 
(рис. 102). Точка 1 с координатами (Сд, СЕ) представ
ляет состав обеих фаз; точка 2 (Cr. CEi) — концентра
ции на поверхности контакта фаз (точка 2  не лежит на 
кривой равновесия, как это имело бы место в случае 
отсутствия химической реакции). Концентрации на по
верхности С е { и C r . находятся в равновесии с концен
трациями CR и С*Е соответственно.

Примем, что протекающая на поверхности реакция 
первого порядка, причем константы скорости прямой и 
обратной реакций равны К\ и К2. Тогда при стационар
ном состоянии скорость химической стадии определяет
ся уравнением

/ = к, ■ CRi -  к,-с£( = к, (с* -  ̂  СС() =

=  ^ 1  [Cr . Cr . )>
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где
Kz л  ___  Л *

* г
Действительно при равновесии отношение констант 

скоростей прямой и обратной реакций равно коэффици-
К 1 1енту распределения а. Поэтому ■—  =  — ; — СЕ =C*R .

Поверхность раздела

Рис. 101. Схема распределе
ния концентраций при диф
фузии и гетерогенной хими
ческой реакции на поверх
ности раздела водной и ор
ганической фаз

с/ с*. сй.
С ft. ноль/л

Рис. 102. Распределение концентра
ций в случае диффузии и гетеро
генной химической реакции на по
верхности раздела органической и 
водной фаз:
1 — кривая равновесия

Поток диффузии в слое рафината 

h  =  (Cr ' Cr ) *
D(3^= -g----- коэффициент массопередачи.
R

Поток диффузии в слое экстракта определяется вы
ражением

/з =  Ре ipEt СЕ) — a CR) — сФе(Сл _ Cr ).

С [, псль/л
с;

Направление
пассолередочи

Рафинат 

Се =Сц а



При установившемся режиме /"i = /2 =/з-
После преобразований получим

; = ___ CR ~ CR , . (VII.60)
J _  _L_ _L
Py? -1 а 'Ря Ki

В зависимости от величины диффузионных сопротив
лений -р- , и химического сопротивления _  про

цесс лимитируется массопередачей или химической реак
цией. Скорость химической реакции в значительно боль
шей степени зависит от температуры, чем скорость мас- 
сопереноса. Поэтому сильная зависимость коэффициента 
распределения от температуры служит косвенным ука
занием на то, что процесс экстракции лимитируется хи
мической реакцией.

Как видно на диаграмме равновесия (см. рис. 102), 
движущ ая сила массопереноса в фазе рафината пред
ставлена отрезком 1—3 (\CR = CR—C r. ) ;  движущ ая си
ла химической реакции — отрезком 3—10 (A'Cfi= C ^ t — 
— C*R ); движущ ая сила массопереноса в пограничной 
пленке фазы экстракта — отрезком 10—5 (Д"Cr=C*r  — 
—C'R) . Суммарная движущ ая сила, отнесенная к фазе 
рафината, представляется отрезком 1—5  (Д*Сд = С д—
- с « )

§  10. Осуществление процессов 
экстракции

Если коэффициенты распределения D велики, то 
в принципе можно осуществить полное извлечение ме
талла за 1 или 2 —3 периодических операции экстракции. 
При многократной периодической экстракции, зная ве
личину D, можно найти оптимальное число операций 
экстракции и объема экстрагента в каждой из них для 
достижения максимального извлечения.

Примем

D =  S m .  =  const.
£*ВОДН
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Г 1 . V Л- Г 1 V — Г исх 1/° о р г  • орг I водн У ВОДН ---  80ДН у  водн»

где Vopr и Кводн — объемы органической и водной
фаз при каждой экстракции;

С’одн и О — концентрации после I операции; 
^води— исходная концентрация в вод

ном растворе.
Т а к к а к С 'гр= £ С ’одн,то

О С водн  V Орг " Ь С Води V ЕОди =  Своди УВОДИ!

ИЛИ

Своди Обводи ~Ь DVopr) =  С води Уводн*

/">1 __ /-.ИСХ I _____ Vводи_____\
в о д н -  ва д « ( ^ водн +  СУорг ) ■

Аналогично после двух экстракций
/"■И __ гЛ ( _____Vводн____ \ __ г >исх /_____ ^подн \2

в о д и -  В0Д'Ч VK0W1 + DV0prl “  В0ДН1^В0Д Н+ W opJ  '

После п операций

С д н  =  С Г дн  ( -  ^  (VII.61)
* водн * орг /

Анализ уравнения (VII.61) показывает, что при дан
ном суммарном количестве экстрагента (n-Vopr) наи
меньшая концентрация Своди достигается при боль
шом п и малом V V  (т. е. при многоступенчатой экстрак
ции малыми порциями экстрагента).

Однако при малых значениях D, когда требуется 
много ступеней, рациональней непрерывная экстракция, 
чем экстракция отдельными порциями экстрагента.

Непрерывные прогивоточные процессы экстракции 
осуществляются в колоннах с насадкой или тарельчатых 
колоннах с пульсацией (рис. 103 и 104), экстракторах 
типа смеситель — отстойник (рис. 105).

В колонных экстракторах водный раствор и органи
ческая фаза движутся навстречу друг другу. Для увели
чения поверхности контакта фаз колонну заполняют на-

По балан су после I операции
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садкой (например, в форме колец) или устанавливают 
в ней ряд дырчатых перегородок (тарельчатые колонны).

На рис. 103 показана схема экстракционной колонны 
с насадкой. Органическая фаза, как более легкая, обыч
но поступает в нижнюю часть колонны, а исходный

ИсходWmй водный

Рис. 103. Схема экстракционной 
колонны с насадкой:
1 — колонна с насадкой; 2 — си
фонная трубка для вывода ра- 
фииата

Рис. 104. Схема экстракционной 
тарельчатой колонны с пульсаци- 
онным устройством:
1 — пульсатор: 2 — колонна; 3—сек
ция разделения фаз; 4 — уровень 
органической фазы; 5 — поверхность 
раздела фаз; 6 — дырчатые тарелкн

водный раствор подается сверху В верхней части колон
ны, где нет насадки, происходит разделение фаз и вывод 
органического экстракта. Водная фаза выводится снизу 
через сифонную трубку, служащую для поддержания по
стоянного уровня водной фазы в аппарате. Противоточ- 
ное перемещение жидкостей в насадочных или тарель
чатых колоннах обеспечивается только за счет действия 
силы тяжести. Поэтому они применимы лишь при доста
точном различии плотностей водной и органической фаз.

Эффективность колонн с насадкой или дырчатыми 
тарелками сильно повышается, если потокам жидкостей 
в колонне сообщить возвратно-поступательные пульса
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ции, создаваемые поршневыми насосами или другими 
устройствами. В пульсирующих колоннах с дырчатыми 
тарелками (см. рис. 104) (диаметр отверстий 2—3 мм) 
при импульсе, направленном вверх, органическая фаза 
проталкивается через отверстия и поднимается к распо
ложенной выше тарелке. При импульсе обратного на
правления водная фаза перемещается через отверстия

Рис. 105. Экстрактор типа смеситель — отстойник:
1 — перегородка; 2 — полый вал; 3 — камера смешивания; 4 — тур- 
бннка; 5 — камера отстаивания

сверху вниз. Таким образом, пульсации обеспечивают 
противоток фаз вдоль колонны и их диспергирование. 
Пульсации в насадочных и тарельчатых колоннах увели
чивают их производительность примерно в три раза.

Распространенными аппаратами для экстракции яв 
ляются смесители-отстойники. Они состоят из камеры 
смешивания фаз с помощью мешалок или насоса-смеси
теля и камеры отстаивания (разделения) фаз. На рис. 105 
показана ячейка распространенного экстрактора типа 
смеситель-отстойник с насосом-смесителем. Ячейка со
стоит из смесительной камеры и отстойной камеры, раз
деленных перегородкой. Ряд ячеек соединяется друг
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Подача промывного раствора

I ------------

Й -

!
§

I

Исходный
раствор

I
•5j

I
1

Выхов органической 
Фазы ( продукт а)

*
------------ h

I

Й

Й Отстойник
Смеситель

Й

Водная
фаза

Органическая
(раза

Выход водной (разы Подача органического 
экстрагента

Рис. 106. Схема непрерывной противоточной экстракции в каскаде ячеек 
смеситель — отстойник (вид сверху)

Экстрагент

I----
А к.  .-IV

Рафинат
(А)

Исходный роствор 
A*B,D„>L\

Л bti ь 1
/ г 3 4

х2 *3

Секция экстракции

Зкстрокт (В)

J.  7

Секция промывки

Промывной
раствор
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Рис. 107. Схема непрерывной противоточной экстракции: 
Y{ — органическая фаза; X. — водная фаза



с другом, образуя каскад  Смесителей-отстойников 
(рис. 106).

В смесительной камере установлена вращающаяся 
на валу турбинка, служащ ая для быстрого перемешива
ния водной и органической фаз, перекачивания фаз меж
ду соседними ячейчами, а такж е для регулирования 
уровней жидких фаз. Смеситель разделен горизонталь
ной перегородкой на два отделения. Полый вал турбинки 
проходит через отверстие в горизонтальной перегородке. 
Турбинка через полый вал засасывает водный раствор 
(тяжелую фазу) из нижнего отделения в верхнее, выбра
сывая жидкость через отверстия между лопатками, где 
она смешивается с органическим растворителем (легкой 
фазой), поступающим в верхнюю часть смесительной 
камеры.

При разделении близких по свойствам элементов А и 
Б используют схемы, содержащие экстракционную и про
мывочную секции (рис. 107). Органическая фаза, посту
пающая в промывочную секцию, содержит, кроме эле
мента Б, небольшую концентрацию компонента А. При 
контакте органической фазы с промывочным раствором 
(кислота, вода) компонент А, имеющий меньший коэф
фициент распределения, переходит в водную фазу, вме
сте с ним извлекается некоторое количество компонен
та Б, который поступает в экстракционную секцию.

Экстракция — масообменный процесс. Вещество пере
ходит из одной фазы в другую до установления равнове
сия. Движущей силой процесса является разность рабо
чих и равновесных концентраций. При проектировании 
непрерывной противоточной экстракции необходимо оп
ределить число т е о р е т и ч е с к и х  с т у п е н е й ,  тре
буемое для достижения заданных показателей. В случае 
каскада смесителей-отстойников практическая ступень 
может соответствовать теоретической, если на каждой 
ступени устанавливается равновесие (выходящие со сту
пени органическая и водная фазы находятся в равно
весии).

В случае колонны вводится понятие о в ы с о т е  э к в и 
в а л е н т н о й  т е о р е т и ч е с к о й  с т у п е н и  к о 
л о н н ы  (ВЭТС). ВЭТС— это отрезок колонны такой 
длины, на котором выходящая органическая фаза рав
новесна водной фазе, выходящей с противоположного 
конца участка (рис. 108). На рис. 108 приняты следую
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щие условные обозначения: У1—У4 — концентрация в ор
ганической фазе на выходе из каждой ступени; А-!—Х4 — 
концентрация в водной фазе на выходе из предшествую-

П
Рис. 108. Теоретические 
ступени в экстракцион
ной колонне

Рис. 109. Определение числа ступеней экстракции 
при линейной изотерме

фаза;щей ступени; У0 — исходная органическая 
водная фаза на выходе из колонны.

Ниже приведены равновесные и неравновесные со
ставы, принятые на рис. 108.

Равновесные составы Неравновесные составы

Уа- 
Уз 

У 2 
Y,

Х3

х2
х г

■ X W

У з - Х  4

У г - Х ,
У * - х 1

Число ступеней может быть определено графическим 
методом по изотерме экстракции (или кривой равнове
сия) и так называемой рабочей линии.

Вначале рассмотрим случай линейной изотермы 
(рис. 109).

OF— кривая равновесия, ее наклон равен D — коэф
фициенту распределения (линейная изотерма).

DE — рабочая линия — выражает зависимость меж
ду неравновесными концентрациями в водной 
и органической фазах в экстракционной колон
не или системе смесителей-отстойнков.
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Наклон прямой DE равен отношению потоков 
V води/ V орг-

Если Yn — концентрация в органической фазе на вы
ходе из гс-ной ступени (рис. 108); Хп — концентрация 
в водной фазе на входе в гс-ную ступень; У0 — концен
трация вещества в органической фазе, поступающей 
в колонну (обычно Уо= 0 ); Xw — концентрация в водной 
фазе, выходящей из колонны, то

(VII .62)
корг

Уравнение рабочей линии DE (см. рис. 109) выводит
ся из материального баланса

''"орг Y 0 +  ^водн  Х п =  ^водн X W +  ^ о р г  Y n ’ 
вносится уходит

у  у  __у  у  __у  y  ___V V
водн п  водн W орг п  орг 0*

Нанесем на рабочую линию точку А, соответствую
щую входящей на 3-ю ступень водной фазе состава 
Х3 и уходящей органической фазе У3. На третью ступень 
поступает органическая фаза состава У2, неравновес
ная Х3. При их контакте концентрация Х3 будет умень
шаться до Х2 (до точки А' на линии равновесия), а в ор
ганической фазе состава У2 концентрация будет возра
стать до У3 (такж е до точки А').

Таким образом, действие одной ступени изображает
ся ступенькой АА'В. Вписывая между рабочей линией и 
линией равновесия ломаную линию AA'BB'CC'D (точ
ка D характеризует состав органической и водной фаз 
на входной ступени Fo^w), можно найти и необходимое 
число теоретических тарелок.

Если концентрация исходного водного раствора

Х р , то Х р — X w -\-c-\-b-\-a-\-----\-,

но
c= gZ°EE_ ; b =  е ^ sbl. ■ a =  d ~^sl. ,

V ВОДН ^ВО ДН V водн

(поскольку наклон линии DE равен —водн 'j .
^орг /
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С другой стороны, учитывая, что наклон линии OF 
равен коэффициенту распределения D:

g  - X w D\ е =  cD; d =  bD 

или

c =  X D - ^ L ; b= cD -Z£EL_; a = b D -^ EL,U/ tr > I/ 1/
V ВОДН у  водн  У водн

и, следовательно,

\ у ВОДН / \ к  ВОДН /

Обозначим В  —орг --- [ г — коэффициент экстракции,
^ в о д н

получим a= A V n 3 и т. д.
Так как исходная концентрация

Х р =  ( 1  +  Ц +  F2 +  И? +  ■ •' +  и").

то, если колонна имеет п ступеней, конечное содержание 
в рафинате

Х и 7  ~ Хр 1 +м-Ч- + ------Ьи" ‘

Сумма геометрической прогрессии, стоящей в знаме
нателе, равна

(ц" + 1  _  1 ) 
ц - 1  '

поэтому

х ” - х ' { - ^ т ) -  (V,I-63)

Так как обычно Xw  и XF — заданные величины, то по 
уравнению (VII.63) (при линейной изотерме) можно 
рассчитывать число ступеней.

Выше был рассмотрен простой случай, когда изотер
ма экстракции линейна (Z) = const) во всей области кон
центраций. Однако большей частью изотерма нелиней
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на. В этом случае такж е можно графически определить 
число ступеней. Рабочую линию строят исходя из со
става исходной водной фазы (Хр) либо заданной оста
точной концентрации извлекаемого металла (Xw ) и со
отношения потоков (рис. 110). Отношение Уводн/Уорг не

Рис. 110. Определение 
числа ступеней экст
ракции при нелиней
ной изотерме

Рис. 111. Определе
ние числа ступеней 
реэкстракцин

может быть больше, чем отвечающее рабочей линии 
DE', пересекающей изотерму в точке, соответствующей 
абсциссе XF-

Число ступеней при реэкстракции определяется ана
логичным способом — по изотерме и рабочей линии ре
экстракции (рис. 1 1 1 ).
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Поскольку в процессе реэкстракции вещество переходит 
из органической фазы (начальное содержание Y=Yn, 
конечное Уо) в водную фазу (начальное содержание Х0 = 
= 0 , конечное Хи), уравнение материального баланса

Vop r(Yn - Y 0) =  VBOmX n, 

и уравнение рабочей линии

Y n -Y 0+ V- ^ L X n. 
у орг

Таким образом, рабочая линия при реэкстракции ле
жит выше линии равновесных концентраций.

Число теоретических ступеней реэкстракции, необхо
димое для уменьшения концентрации вещества в орга
нической фазе от У„ до Y0, определяется числом ступе
ней на ломаной линии Y0D'DC'CB'BA'A, вписываемой 
между рабочей и равновесной линиями.

Учитывая, что практически на каждой ступени рав
новесие не вполне устанавливается, принимают к. п. д. 
ступени — 80%, увеличивая число ступеней экстракции 
или реэкстракцин в сравнении с расчетным.

§ II. Динамические методы 
экстракционного разделения

При разделении группы близких по свойствам эле
ментов (например, лантанидов) использование метода 
полного противотока (см рис. 107) потребует большой 
затраты времени. Действительно, для осуществления 
разделения п элементов в этом случае требуется прове
сти п— 1 последовательных операций или п— 1 экстрак
ционных каскадов. Поэтому для разделения большого 
числа элементов применяют динамические методы, к ко
торым относятся п о л у п р о т и в о т о ч н ы й  и ме
тод п о л н о г о  о р о ш е н и я .  Оба метода периодические, 
напоминающие по осуществлению хроматографическое 
разделение.

Способ полупротивотока (рис. 112, а) [/5]

При использовании полупротивотока для разделения 
элементов одна фаза (обычно водная) находится в непо
движном состоянии, а вторая (органическая) проходит
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через N ячеек экстрактора, последовательно вымывая 
компоненты разделяемой смеси в порядке, соответ
ствующем значениям их коэффициентов распределения. 
Из известных вариантов полупротивоточного разделения 
наиболее рациональный состоит в заполнении раствором

исходная спесь Промывной раствор
а

Экстрагент

i .
— 1 * -

1-
* ш

111,
---»

1
ш*~ **■

-п -i -г -1 о 1 г i n

Прапывной раствор 
6

Рис. 112. Схема процесса разделения смеси элементов методом полу- 
противотока (с) н с полным орошением (б):
^орг — объем пропущенной органической фазы

с исходной смесью (например, лантанидов) группы яче
ек, тогда как остальные ячейки заполняются промывным 
раствором (например, HN 03 в случае лантанидов). В вы
ходящей из каскада органической фазе разделяемые 
компоненты будут появляться в порядке уменьшения ве
личины коэффициентов распределения: Dn^>Dn- 1 >~. 
...>£>1 . Можно проводить полупротивоточное разделение 
при неподвижной органической фазе, насыщенной раз
деляемой смесью. В этом случае компоненты будут вы
мываться подвижной водной фазой и выходить в поряд
ке увеличения значений коэффициентов распределения: 

Dn < Dn_l < - - D .

Конструкция экстрактора должна обеспечить сведе
ние до минимума удерживаемого объема подвижной фа-
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зы в ячейке ( меньше( 1 0
j. Для этих целей разработана

конструкция ячейки, в которой камера отстаивания на
ходится в верхней части смесителя, где установлена 
успокоительная решетка.

Если принять постоянство величин коэффициентов 
распределения и коэффициентов разделения в ячейках 
каскада, максимальное число ступеней, заполняемых 
разделяемой смесью, определяющее производительность 
каскада, может быть найдено по формуле [18]

где N — общее число ячеек каскада;
РэФ— эффективный коэффициент разделения. 

Эффективный коэффициент разделения находят по 
формуле

где р — равновесный коэффициент разделения;
D1 и D2— коэффициенты распределения разделяемых 

элементов (D ,> D 2); 
а — удерживающая способность ячейки (доля 

эмульсии, удерживаемой в водной фазе).
При N— 100 и рЭф= 1,83 разделяемой смесью редко

земельных элементов, согласно расчету по формуле 
(49), можно заполнить 17 ячеек, остальные ячейки — 
раствором кислоты.

Разделение по схеме с «полным орошением» (рис. 112 ,6 )

В системе с полным орошением органическая и вод
ная фазы движутся навстречу друг другу, циркулируя 
в замкнутом цикле.

Раствор, содержащий разделяемые металлы, перво
начально загружается в ряд центральных ячеек. В зави
симости от значения коэффициента распределения и со
отношения скоростей потоков органической и водной фаз 
катионы разделяемых металлов будут перемещаться 
с определенной скоростью вдоль каскада вправо или вле
во от центральной ячейки. Вследствие противоположного

(VII.64)
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движения органической и водной фаз перемещение раз
деляемых элементов замедлено в сравнении с полупро- 
тивоточной схемой.

Очевидно, что можно найти такое соотношение скоро
сти потоков и0рг и и водн, при котором половина разделяе
мых катионов будет перемещаться (каждый со своей 
скоростью) вправо и половина влево от центральной 
ячейки. Скорости перемещения концентрационных м ак
симумов двух соседних элементов равны разности скоро
стей передвижения каждого из них с одной фазой при 
другой неподвижной (т. е. разности скоростей передви
жения в схеме полупротивотока). Вследствие малых ско
ростей передвижения концентрационных максимумов 
число ступеней, необходимое для разделения по схеме 
с полным орошением, значительно ниже, чем в полупро- 
тивоточной схеме.

Длина каскада (число ячеек) подбирается так, чтобы 
выходящие водная и органическая фазы не содержали 
разделяемых компонентов. После достижения разделе
ния и анализа состава водной и органической фаз по 
ячейкам проводят разгрузку из групп ячеек фракций, со
держащих отдельные элементы.
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Р А З  Д Е Л 3

ОСНОВЫ ПРОЦЕССОВ 
ВЫДЕЛЕНИЯ МЕТАЛЛОВ  
ИЛИ ИХ СОЕДИНЕНИЙ 
ИЗ ВОДНЫХ РАСТВОРОВ

Глава VIII ВЫДЕЛЕНИЕ
ТРУДНОРАСТВОРИМЫХ
СОЕДИНЕНИЙ

В гидрометаллургии используют выделе
ние различных классов труднорастворимых соединений, 
например:

1) осаждение гидроокисей (например, А1(ОН)3, 
Fe(O H )3, Со(О Н)3, Be (ОН) 2 , Ьп(ОН)з или основных 
солей xMeSOi-yMe(OW)2 и др );

2) осаждение сульфидов (CuS, CoS, In2S 3 , M 0 S 3 

и др .);
3) осаждение солей неорганических кислот (AgCl, 

Г1С1, И 2СГО4, C aW 04, С аМ о04, фторидов РЗЭ, Th и U, 
фосфатов, арсенатов, карбонатов и др .);

4) осаждение солей органических кисчот (оксалатов, 
ксантогенатов, купферонатов и др.).

§ 1. Произведение растворимости

Произведение растворимости (L) — основная количе
ственная термодинамическая характеристика равнове
сия между малорастворимым соединением и раствором.

В условиях равновесия химический потенциал твер
дой соли Мет А П(тв) равен сумме химических потенциалов 
ионов в растворе:

Р м е т Ап =  т  » ° М е + Я Т 1 п а М е ) + П[11А + Я Т 1 п а А)> (V I 1 1 1 )

Ln лантаниды (Се, Pr, Nd 11 т. д.).
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г д е  V °M e А ’  H -A fe  и  Р ° а  ~  стандартные химические по-т п
тенциалы твердой соли и 
ионов в растворе; 

аМе И аА— активности ионов (для 
упрощения записи заряды 
ионов Меп+ и Ат ~ опу
щены) .

В левой части уравнения логарифмический член от
сутствует, так как активность твердой фазы принимает
ся равной единице.

Из уравнения (V III.1) следует:

Г^МеА —т  VMe — WA
аш а2  =  ™р [-  RT------------  •

При данной температуре правая часть уравнения ве
личина постоянная, отсюда

^ ■ a nA =  L (VIII. 2)
или

[Ме\т  [А]п =  L, (VIII.3)

где [Ме\ и [А\— концентрации ионов;
Уме и У а— коэффициенты активности.

Так как в разбавленном растворе (соль малораство
рима) ум с= ул  « 1 ,  то

[Ме]т  [А]п ^  L. (VIII.4)
Если \Ме~\т - [Л] n<zL, то будет происходить раство

рение твердой соли, а при [М е]т - [Л ]п> £  — осаждение 
ее до установления равновесия.

Д ля малорастворимых солей произведения раствори
мости выражаются очень малыми числами, поэтому ча
сто их заменяют показателем pL = —lg  L. Следовательно:

pL =  — \gL =  — m\gaMe— n\gaA.

Если растворимость соли Мет А п обозначить S, то 
концентрации ионов [Же] и [Л] равны mS и nS. Отсюда



Влияние избытка одного из ионов на растворимость 
соли непосредственно вытекает из выражения для про
изведения растворимости. Если избыточная концентра
ция иона значительно превосходит концентрацию его, 
обусловленную растворимостью соли, то последней мож
но пренебречь. Так, пусть избыточная концентрация иона 
Ме+ равна СМе, причем CMe^>mS. Тогда

Растворимость соли в воде, помимо произведения 
растворимости, зависит такж е и от ряда других факто
ров, которые нужно учитывать. К важнейшим из них 
относятся ионная сила раствора, pH раствора и гидро
лиз аниона (для солей слабых кислот), гидролиз катио
на, влияние комплексующих лигандов.

Влияние ионной силы раствора
Известно, что в присутствии нейтральной соли, не 

имеющей общего иона с малорастворимой солью, рас
творимость последней возрастает или уменьшается в з а 
висимости от концентрации нейтральной соли. Это явле
ние легко объяснить, если учесть, что присутствие нейт
ральной соли увеличивает ионную силу раствора 
и, следовательно, изменяет активность ионов (см. с. 39).

Из уравнения (VIII.3) следует, что при уменьшении 
коэффициентов активности ионов малорастворимой соли 
растворимость последней должна возрасти.

Наибольшее влияние на растворимость оказывают 
нейтральные соли, содержащие многозарядные ионы, так 
как вследствие более высокого значения ионной силы 
раствора в этом случае в большей степени понижаются 
значения коэффициентов активности. Следует, однако, 
учитывать, что при больших ионных силах коэффициен

L =  (IСме +  tnS)m (п S)n ЯК Сме (n S f

и

(VIII.6)

§ 2. Факторы,
влияющие на растворимость солей [1 ,2]
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ты активности начинают увеличиваться (рис 1 0 ) и рас
творимость соли будет уменьшаться.

Рассмотрим случай, когда соль Мет А п растворяется 
в двух растворах I и II с разными нейтральными солями 
(не имеющими общего иона). В этом случае для раство
ра I справедливо уравнение

а для раствора II

L  =  т т  ■ п п ■ S\™+n) ( Т л , . ) й - №

где S i и S n — растворимости соли в
I и II растворах;

(YM e)i , (7л)г , (VAfe)1 1 И (7л)п— коэффициенты актив
ности ионов в раство
рах I и II.

Отсюда
l/(m+n) , \

-  (VIII.7)S1 _  Г (У Me) и (У л ) н

L (Уме)?' (Уа)1 (y±h

где (v=)i и (7 ^)1 1 — средние коэффициенты активности
соли в двух растворах (см. с. 36).

Таким образом, при отсутствии общего иона раство
римость соли в любом растворе обратно пропорциональ
на коэффициентам активности ионов или среднему коэф
фициенту активности ионов соли в этом растворе. На 
рис. 113 в качестве примера приведена зависимость рас
творимости иодата серебра A g I0 3 от ионной силы рас
твора, содержащего нейтральную соль KN03. Д ля дан
ного случая ионная сила равна сумме концентраций 
солей:

I =  ~  ( [К+] +  [NOT] +  [Ag+] +  [Ю Г]) =

=  K̂NO, +  ^AglO, •

Экстрополируя кривую S = f ( I )  (рис. 113) к нулевой 
ионной силе, для которой v±= l> можно определить рас
творимость соли в чистой воде S 0= 1,733-10~ 4 моль/л и ве
личину произведения растворимости

L = Sl =  3 , 0 - 10~8.
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По значениям растворимости S  при соответствующей 
ионной силе можно рассчитать средний коэффициент ак 
тивности соли:

? + - £ •  (V IH .8 )

При суммарных концентрациях солей в растворах 
меньше 0 , 1  моль/л средние коэффициенты активности 
ионов малорастворимой со
ли рассчитывают для данной 
ионной силы раствора по 
уравнениям, приведенным в 
гл. I. Они используются для 
определения растворимости 
соли в присутствии ней
тральных солей.

Влияние pH раствора 
и гидролиза аниона 
на растворимость солей 
слабых кислот

Влияние pH раствора.
Растворимость солей слабых 
кислот обычно возрастает с увеличением концентрации 
водородных ионов в растворе, так как  повышается доля 
недиссоциированных молекул кислоты. Поскольку кон
центрация последних в основном определяется присут
ствующими в растворе ионами водорода, в этом случае 
можно не учитывать количество недиссоциированных мо
лекул кислоты, образующихся в результате гидролиза 
аниона.

Рассмотрим влияние концентрации водородных ионов 
(pH раствора) на растворимость соли слабой кислоты 
(например, карбоната, сульфида, оксалата, фторида). 
Пусть соль имеет состав МеАп (А~ — анион однооснов
ной кислоты).

МеА„ ^  Меп+ +  пА~-

L =[М еп+][А~]п.

Рис. 113. Зависимость раствори
мости иодата серебра от ионной 
силы раствора I (моль/л), со
держащего KNO3
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Поскольку кислота слабая, необходимо учесть кон
станту ее диссоциации Ка'

Н А ^ Н +  +  А~; .

Если СА----- общая концентрация А~ в растворе, то

СА-  =  [Л -] +  [НА].

Обозначим долю иона А~, находящегося в диссоции
рованном состоянии, а ь  тогда

[А ] =  а , Сл_,

L =  [Меп+] [А~]п =  \Меп+] ■а ? -С”- .  (VIII.9)

Выразим a i через Ка и концентрацию [Н+]:

[Л~] Гл-1 -  КАНА] ,
1 [Л-] +  [НЛ] ’ 1 J [Н+] ’ 

Ка [НЛ] _  Ка
сс, =

+ H  « .  + [н+]

Подставляя сн в уравнение (VIII.9 ), получим 

L =  [Меп+] ( — ^ -----У  С" . (VIII. 1 1 )
U  +  [H+lj *

Уравнение (V III .ll)  может быть использовано для 
расчета растворимости соли слабой одноосновной кис
лоты при данной концентрации водородных ионов.

Пример. Определить растворимость S  M F в 0,05-н. HCI. Д ля  
HF Ло =  6 -10~4; LMgр2 = 7 , 1 -10 -9  (18°С ).

Подставив значение Ка и L в уравнения (VIII.10) и (V III.II):

Ка 6 - 10~*« ! = ----------------------------------  « 0 ,0 1 2 ;
Ка [н ] 6-10—4 +  0,05

L =  [Mg] [F]2 а]  =  S  (25)2 а]  =  7 , 1 -  Ю- 9 .
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Из последнего выражения легко определить S:

_3 Г  7 , М О ” 9
S  =  1 /  ------------— w 2 3 - 1 0  2 моль/л.у 4 (0 ,012)2

Д ля сравнения отметим, что расчетная растворимость MgF2 в во
де равна 1,92-10 - 3 моль/л.

При расчете растворимости соли слабой двухоснов
ной кислоты (Н 2Л) общий вывод тот же, но сложней вы
ражение для а2, определяющей концентрацию анионов: 
[Л2- ] = а 2 -СА*-.

Выразим для этого случая а 2 через константы ступен
чатой диссоциации двухосновной кислоты Ki и К2 и кон
центрацию водородных ионов:

Н2Л ^  Н+ +  Ш Г , Ку =
[НИ]

НА~ ^  Н+ + А 2- ,  К 2 =  tH+1 fc*~ ] .
[НА~]

■
[Л2- ]  +  [НЛ—] +  [НИ] ’

Г л2—] __ Ki [нл ] _к1 /С2 [Н2Л]

[н+] [н+]2 •
отсюда

а 2 ----------------- --------------------  . (VIII 12)
+  [H+] +  [H+ ]2 ( )

Пример. Вычислить растворимость СаС20 4 при pH = 4. если

^ C a Q O ^ 2 - 10 -9 : ^  =  6 - 1 0 -2 ,  К 2 =  6 . 1 0 - 5 .

Выражение для L имеет вид 

1 =  [Са2+] [С20 2- ]  =  [Са2+]

В этом выражении

Соке =  [Н2С20 4] +  [НСгОг] +  [с 2о Г ] ;

[Са®+ ] =  5  =  Сокс и L =  5 2-а а.
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Определим а2 по уравнению (VIII.12):
6 - 1 0 - 2 . 6 . 1 0 ~-

=  0,375;
tt2 6 - I 0 - 2. 6 . 1 0 - 5 - j - 6 . I 0 ~ 2 [ю ~ 4] +  [ю - 4 ] 2

a 2 0 ,375

Растворимость СаС20 4 в воде ~  4,5 ■ 10—5 моль/л.
Влияние гидролиза аниона. При растворении соли 

МеА слабой кислоты в воде гидролиз аниона может су
щественно влиять на растворимость соли. В этом случае 
необходимо учитывать следующие равновесия:

где Ка— константа диссоциации кислоты НА\
Kw— ионное произведение воды, равное 1 0 -14. 

Общая концентрация А~ в растворе

Однако определение а  (доли свободных ионов А~) по 
формулам (V III.10) и (V III.12) невозможно, поскольку 
неизвестна концентрация ионов Н+, обусловленная гид
ролизом аниона.

Д ля решения задачи привлекают в дополнение к при
веденным трем уравнениям (V III.13) — (V III.15) четвер
тое — условие электронейтральности:

Таким образом, имеются четыре уравнения с че
тырьмя неизвестными, из которых можно определить 
концентрацию СА = [Me] = S.

При гидролизе многозарядного иона, когда возможен 
двух- или многоступенчатый гидролиз, задача усложня
ется. Однако во многих случаях она решается введением 
упрощающих допущений.

MeAn  ^  Ме+ +  /Г ; L =  [Ме+] [Л“ ] . (VIII. 13)

Гидролиз аниона протекает по реакции

А~ +  Н20  ^  НА +  ОН“ ; 

к  [он~] [НЛ] Kw
(VIII. 14)

[А~] Ка '

СА_ = [А~\ +  [НА] и [А~] =  аСА- .  (VIII. 15)

[Н+] +  \Ме+] =  [ОН-] +  [А -]. (VIII. 16)
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Так, при очень малой величине произведения раство
римости количество ионов ОН- , образующихся по реак
ции (V III.14), мало по сравнению с концентрацией их 
в воде (примерно 10~ 7 моль/л). Принимая это значение, 
можно рассчитать а  по уравнениям (V III.10) или 
(V III.12) в зависимости от основности кислоты.

Пример. Рассчитать растворимость в воде TI2S с учетом гидро
лиза аниона S2_; =  1,2-10-24; для H2S fti =  10-7 ; Ки=  10-13.

Учитывая малую величину произведения растворимости, можно 
принять концентрацию ионов ОН-  равной 10-7 . Подставив К\ и К2 
в уравнение (VIII.12), получим

а 2 =  5 -10 —7;

L =  [Т1+ ]2 СА— а 2 = ( 2 S )2- S - a 2 =  4 S 3gc2 ;

, /  L ,3/  1 , 2 - 1 0 —24
S  =  I /  — =  I /  -----------------=  8 , 4 - 1 0 —7 моль/л.

у  4а2 у  4 - 0 , 5 - Ю- 6
С другой стороны, при сравнительно высоком значе

нии произведения растворимости может оказаться, что 
количество образующихся в результате гидролиза анио
на ОН-ионов намного выше их содержания в воде. Это 
такж е позволяет ввести упрощающие допущения.

Пример. Определить растворимость СиСОз в воде с учетом гид
ролиза карбонат-иона. LCuC0 = 2 ,3 6 - 10“ 10; для Н2СОэ 7 ( i= 4 - 10-7 ;
Кг — 5- 10~п ;

Равновесие гидролиза аниона COf- :
С О | -+  Н20  ̂  НСО^"+ О Н -; (V III. 17)

... _  [о н 1  [НЩГ] _  _  .

[со|-] **

HC0g-+H.20 ^ :H 2C 03 +  0 H - ;  (VIII. 18)

[0H -][H 2C 0 31 K w
К" =  —  г , =  —  =  2 ,5 - Ю- s .

[НС03- ]  Кг
Поскольку К' на 4 порядка больше К", гидролиз в основном 

протекает с образованием ионов НСО^\ Следовательно, можно при
нять, что растворение СиСОз описывается реакцией

CuC03 +  Н20  ^  Cu2++  HCOi" +  ОН” ; (V III. 19)

К =  [Cu2+] [O H -j [НСО5-] =  —K w  .
Кг
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Действительно

b f f *  =  [Cu2+] СО, [Н+][ОН ] =  , о  , . _

к 2 [ c o j - ] [ H+] L Л  И  J

[НСОз-]

Согласно реакции (VIII.19), можно принять растворимость 6' =  
=  [HCOJ-] =  [ОН- ] =  [Си2+].

Отсюда

— .w =  [Cu2+] [ОН- ] [НСО^] =  S 3;

„ L-K w  2 ,3 6 -1 0 -ю . 1 0 - м
5 3 =  — 1 Z =  — ------------------------  = 4 ,7 2 - 1 0 - 1 4 ;

к* 5- 10- п
S  =  3 , 6 - 10—5 моль/л.

Принимая концентрацию [ОН- ] = 3 ,6 - 10-5 и соответственно 
[Н+] = 2 ,8 - Ю-10, можно точней рассчитать растворимость, опреде
лив долю а2 свободных ионов СО3— с учетом, что общая концентра
ция карбонат-ионов в растворе равна

С 2_ =  [c o | -J  +  [ н с о г ]  +  [н 2С0 3] .

В этом случае

К1К2
Щ+]2 + К 1 1Н+] +  К1Кг

L =  [Си2+] [С0?Г] =  [Cu2+ ] Cc0 i <х2 =  S 2 сс2;

л  /  L л f  2,36-10—10
S  =  1 /  —  =  1/ --------—------=  4 -1 0 —& моль/л.

Г a g V 0,15

Полученное значение близко к рассчитанной выше величине, что 
подтверждает правомерность допущения о преимущественном про
текании растворения по реакции (VIII. 19).

Влияние гидролиза катиона

Катионы ряда металлов в заметной степени (особен
но в нейтральных или щелочных растворах) гидролизу
ются, что влияет на растворимость осадков.
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В простейшем случае гидролиз катионов протекает по 
схеме

[МеОН'"-1)] [н+1 
Меп++ Н20  ^  М ЮН‘”- , )+Н+; Кг= Л------ j— у ----- ;

(VIII.20)

ЛМЭН<"-Ч +  Н20  ^  Me (ОН) ; - 2 +  Н+;

К ( О Н ) Г г']|нД  :
[ЖеОН(л_1)]

Общая концентрация элемента Me равна

с м =  [Меп+] +  [MeОН(п-Ч ] +  [Me (OH)<«-2>j +  • • •
(VIII.22)

Произведение растворимости для соединения типа 
МеАп равно

L =  [А~]п СМеа,

где а  — доля Me, находящегося в виде ионов Меп+. 
Величина а определяется уравнением

а  =  ----------------------J------------------------------- , (VIII.23)
[Жеп+]+[Ж еО Н (,5- 1)] +  [Ме(ОН)(2'5_2)] + . . .

Выражая концентрации через [Н+] и соответствую
щие константы диссоциации, получим

_____________________________[Н+]я_________________________________  ,

[Н + Г  +  K i [ H + f - 1  +  КгКг [Н + ]« -* + . . .+ К 1 К 2- ..К п
(VIII-24)

где K iK 2... Кп— константы ступенчатой диссоциации гид
ратированных катионов.

Для данного случая соли МеАп : Сме= S; [A~]=nS.
п + 1  — ------

Отсюда L=  (riS)nS -a  и 5  =  |/ ------ .
у  пп - а

Следует, однако, учитывать, что гидролиз часто про
текает сложней и не соответствует приведенной простой
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Схеме. Так, при гидролизе Fe3+, кроме Fe(O H )2̂  
и Fe(O H )^, образуется полиядерный ион Fe2 (O H)2 +. 
Еще более сложно проходит гидролиз А13+. В растворах 
присутствуют А1(ОН)2+, А1(ОН)^. Однако доминируют 
полимерные ионы А 1-2 (ОН) 4+ , А13 (ОН)|+ и более круп
ные комплексы, например А11 3 (О Н )^ .

Расчет сложного случая зависимости растворимости гидроокиси 
от pH раствора с учетом гидролиза катиона показан ниже на при
мере Zn(OH)2.

В нейтральной и слабощелочной среде имеют место равновесия 

Zn2+ +  H20^ > Z n 0H +  +  H+, K i  =  10 5-7; (V III.25)

Zn(0H )2(pacTB)^ Z n 2+ + 2 0 H - ;  К-2 =  Ю~11,6; (V III.26)

Zn(OH)2(TB) ^ Z n (O H )2(pacTB), К3 =  К Г 5-4. (VIII 27)

Суммируя уравнения (VIII.26) и (VIII.27), получим 

Zn(OH)_,(TB)^ Z n 2+ + 2 0 Н “ , Ki=L=  10-17. (V III .28)

В щелочной среде протекают реакции

Zn(OH)2(TB) + O H -^> Z n(O H )7 , K s =  10—3|2; (VIII.29)

Zn(OHh(TB) +  2 0 H -;? Z n (O H )2- ,  АГ6 = 10 -2. (VIII.30)

Комбинируя уравнения (VIII.29) и (VIII27), получим 

Zn(OH),(pacTB) + О Н - £  Zn (О Н )7, К 7 = Ю2-2. (VIII 31)

Объединяя уравнения (VIII.30) и (VIII.27), получим 

2 п( ° н Ь (раств) + 2  0 H - <>Zn(0H)2—Г/С8 =  ю 3-4. (VIII. 32) 

Общая концентрация цинка в растворе С2П равна 

С2„ =  [Zn2+] +  [Zn(OH)+] +  [Zn(OI i) ,] +

+  [Zn(OH)^J +  [Zn(OH)2 j  .

Комбинируя написанные уравнения, можно выразить концент
рации всех ионов через соответствующие константы образования 
П1дроксо-иоиов и концентрации водородных ионов.

Согласно уравнениям (VI 11.26) и (VII 1.28):

Zn( ОН).-,(расти j =  const - 1 0 - 5 -'.



Рис. 114. Зависимость растворимо
сти гидроокиси цинка от pH рас
твора

Из уравнения (VIII.26) следует:

_  вчонщ г,
J [ОН-]* [Ю- 14] 2

Из уравнения (VIII.25) получим

Кл fZn2+ l Ю- 5'7- 10й Гн+12 
[Zn(OH)+] =  - 1 , ~ 1 = ---------- г 1 -J~ =  10 ’ [H +J,

[Н+] [н+]
а из уравнения (VIII.29)

1 01-17.2

[Н+]

Согласно уравнению (V1I1.30)

_____ ю -2 - 1 0 —28

[Н+]

[Н+]

Ю -зо

[Н+ ]2 [Н+ ]2

Суммируя, получим общую концентрацию цинка в растворе:

cZn =  10"  [Н+ ]2 +  Ю-5-3 [ h + ] + 1 0 - 5-4+ 1 L ! ! 1  +  .

Постеднее уравнение использовано для построения зависимости 
общей концентрации циика в растворе от pH, приведенной иа рис. 1 14.

Влияние посторонних комплексующих лигандов

Рассмотрим влияние присутствия в растворе комплек
сующего лиганда X (например, Nf-Ь, F~, CN- , СгО^и др.) 
на растворимость малорастворимой соли МеА. В этом 
случае растворимость будет зависеть от степени связы-
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вания катионов металла в комплексы М еХ, МеХ2... МеХп. 
Следовательно, необходимо учитывать следующие равно
весия:

МеА ^  Ме +  к , L =  [Me] [А] ■ (VIII.33)

Me +  X  ^  МеХ, р, =  - ^ еХ] - ; (VIII.34)
1 [Ме][Х] ’ v '

МеХ +  Х ^  МеХ2, р2 =  =  _ 1 Л̂ ] _  ;
\МеХ][Х] PxtM eJIX ]2

(VIII.35)

МеХя .+  X ^  МеХп, р„ =  - [Ме^ Ц  =
п- 1 " ™ [МеХп-хЦХ]

= ---------- [AfeXjJ-----------  (VIII.36)

где Pi, Р2-.. Pn— ступенчатые константы устойчивости 
комплексов.

Значения констант устойчивости комплексов ряда ме
таллов приведены в табл. 1 1 .

Введем следующие обозначения:
Сх — суммарная (исходная) концентрация лиганда X; 
fX]— концентрация свободного лиганда X;

Сме— общая концентрация металла в растворе;
\А\ — концентрация аннона А в растворе.

Очевидно [Л ]= С Ме = 5  (S  — растворимость соли): 
[Me] — концентрация свободных (не связанных в комп
лекс) ионов металла; \Ме] — —  = .

’  L J \А] СМс
Общая концентрация металла в растворе 
Сме~ [Me] +  [МеХ] +  [МеХ2] +  ■ • • +  [МеХп] =

=  [Me] +  р, [Me] [X] +  р,р2 [Me| [X ] 2 +  • ■ • +

+  Р А - • -p„ [Me 1 [X]" =  [Me] {1 +  р, fX] +

+  Р1Р2 [ * ] 2 +  • • ■ +  Р1Р2 • -Р„ [X]"}. (VI1 1 .37)

Отсюда, заменяя [Me] на 7 ^—, получим
S  =  CM =M e

= V l : i+ P i [ x] +p,p, I x]2 +  • ■ • +  р л - ■ • P„ [* lП
(VIII.38)
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Общая концентрация лиганда в растворе
С х— [X] +  [МеХ] +2\M eXi] +  ••• +  п\МеХп\ =

=  [X] +  рх|Me] [X] +  Шш [Me] fX2] +  ■ • ■ +

+  n P1P2 • • • P« \Me\[X ]".
Отсюда

c x =  fX| ( 1 +  ± -  (P, +  2p, p2 jX] + ------f  np,p2- ■ •
I C Me

• • • № ] - ) } •  (VI11-39)

В уравнениях (VIII.38) и (VIII.39) две неизвестные 
величины [X] и СМе, исходная концентрация лиганда

Сх представляет собой из
вестную величину.

Однако аналитическое ре
шение задачи сложно. Проще 
применить графический метод, 
состоящий в следующем:

1 ) для различных заданных 
значений [X] рассчитываются 
по уравнению (VIII.38) значе
ния СМе, а затем по уравнению 
(VI 11.39) — соответствующие 
значения Сх ;

2 ) строится кривая, описы
вающая соотношение между 
Сх и СМе (рис. 115). Затем по 
исходному известному значе

нию Сх  определяется по кривой Cx =  f(C Me) значение 
Сме 1 S.

В частном случае, когда константы устойчивости 
комплексов не очень велики (порядка 1 0 2— 1 0 Б) и в 
растворе значительная концентрация лиганда, можно 
принять С д -« [Х ]. В этом случае можно рассчитать 
CMe= S  но уравнению (VIII.38).

Пример. Рассчитать растворимость AgCl в 0,01-м. растворе NH& 
если /-Agci =  1,56-10—10 (25° С), константы устойчивости комплек
сов Ag(NH3) + и Ag(NH3)̂ " равны р| =  Ю3'2, р2= 103-в соответствен-

Рис. 115. Кривая, описываю
щ ая соотношение между 
суммарной концентрацией 
лнгаида Сх и суммарной 
концентрацией металла в 
растворе См
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но. Ввиду относительно небольших значений констант устойчивости 
и малой величины растворимости соли расчет ведем по уравнению 
(VII 1.38), принимая С х = [ Х ] .

5  =  CM(,y ^  1 , 56 - 1 0  10{ 1 +  103*2- 10 2 103,2- 103,8* (10 2)2} =

=  V  1,56-Ю - i » - Ю3 =  4 . ю - 4  моль/л.

Заметим, что растворимость AgCl в чистой воде 1,2 -Ю-5  моль/л.

Влияние образования комплекса 
с осаждающим анионом

Малорастворимая соль иногда образует с избытком 
аниона-осадителя комплекс. В этом случае по мере уве
личения концентрации аниона растворимость первона
чально понижается (действие общего иона), а затем воз
растает. Пусть соль МеА находится в контакте с раство
ром, содержащим анионы А, образующие с ионом Me 
ряд комплексов MeAt, МеА2, МеА3....МеАп*.

Если равновесная концентрация свободного комплек
сующего иона [А], а свободных ионов металла [M e], то 
суммарная концентрация металла в растворе

с Ме=1Ме] +  [МеА] -\-[МеА2 ] +  . . .  +[М еАп ] =  [Me] +

+  р, [Ме][А] +  р,р2 [ЛГе]М]* +  • •• +  PiP*- " P „  [Ме\[А\п =

= ттг" + + PiP2  ̂М] +  PiPsPŝ - И ]2 +  • • • +
1Л1

+ P iP «— Р я Ч ^ ]" -1 . (V III.40)

При растворении соли в раствор вместе с металлом 
переходит эквивалентное количество комплесующего ани
она А. Поэтому суммарная равновесная концентрация 
А равна

С A ^ 4 (н с х ) ”̂ ” ^ M f

Очевидно, что

CA = CA ^ )  +  CMe= М ] +  [МеА] +  2[МеА2 ] + .- .+ л [ М е Л „ ]  =

* Ионы Me и А могут быть однозарядными, двухзарядными 
и т. д. В целях упрощения записи заряды не указываются.
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=  [А] +  piL +  2рjP2L [Л] +  3ptp2p,L [А ?  +  . . .  +  

+ п р 1р « - . . р „ А [ Л ] п- 1. ( V I I I . 41)

Подставив значение СМе [уравнение (VIII.40)] и про
изведя преобразования, получим выражение, связываю
щее Сл(исх) и [Л ]:

L
[А]

+ . . . +  („ _  i )PlPs. . . pnL [А]п - 1. (V III.42)

Построив график зависимости Сл(исх)=/([Л]), можно 
затем по заданному значению Сл(нсх) определить равно
весную концентрацию [Л] и по уравнению (VIII.40) рас
считать CMe— S.

К ак и в предыдущем случае, при относительно неболь
ших константах устойчивости комплексов и малых значе
ниях произведения растворимости можно принять [Л] =  
=  Са(исХ) .В этом случае для расчета растворимости мож
но использовать только уравнение (VIII.40). Если в урав
нении (VIII.40) заменить ступенчатые константы через 
общие константы устойчивости комплексов, получим не
сколько более простое выражение для растворимости со
лей:

5  =  СМе=  L ( j - i -  - f  Kl+ K 2[A]+K3IA]>+ • • • -f

J (VIII.43)

где /Ci =  Pi, K2 — P1P2, Kn =  P1 P2 • • pn-
Растворимость, описываемая этим многочленом, при 

определенном значении [Л] проходит через минимум.
Если ограничиться случаем, когда максимальное зна

чение п — 2 (т. е. высший комплекс МеЛ2) :

5  =  - j -  +  LKi +  LK2 [А]. (VIII.44)
И]

dSДифференцируя и приравнивая ------  нулю, найдем
d[A\

минимальную растворимость

—  = ------—  +  LK2 =  0; —  =  LKo.d[A] [А]- 2 ’ [А]2 2
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Отсюда

H lm in  — ' __Г и "^min — L K x  +  2 L V K 2.
V k 2

(VIII.45)

В качестве примера на рис. 116 приведена кривая 
растворимости хлористой меди в растворах хлоридов 
(кривая 1). По мере увеличения концентрации хлорида 
растворимость снижается, проходит через минимум (при 
C c i- =  1 ,5 -10“ 3 моль/л) и затем увеличивается.

Минимальная растворимость может быть в данном случае рас
считана по уравнению (VI11.45)

Для CuCl. L =  10 6’73; константы устойчивости комплексов CuCl 
и CuClJ" К, и Кз равны соответственно 10 ' 73 и 105'61.

Smin = LKi + 2lV~K2 = 1 0 —6'73- 1 0 1 -73-Ь 61;
5 min ~ 2 ,3 5 - 10—4 моль/л.

Эта величина примерно в два 
раза меньше растворимости в чистой 
воде.

На рис. 116 для сопостав
ления приведена кривая рас
творимости CuCl, рассчитан
ная из произведения раствори
мости без учета комплексооб- 
разовання (кривая 2 ). Р ас
хождение кривых при высоких 
концентрациях хлорида весьма 
значительное.

§ 3. Условия осаждения 
гидроокисей и основных
солей [3]

3 5 7 9 
сС1 •ю '.лоль/л

Рис. 116. Зависимость раст
воримости CuCl от концент
рации ионов хлора в рас
творе:
/ — зависимость 5=/(С). 
вычисленная с учетом комп- 
лексообразоваиня; 2 — то 
же, без учета комплексооб- 
разования

Легко показать, что гидро
окиси металлов выделяются 
при определенном pH, значе
ние которого является функци
ей L, активности и заряда иона металла в растворе

Ме (ОН)п(тв)^М е»+ +  «О Н -,

он
о п+КпMe  ^  VV

н +-

J61



_  °Af»n+^V
Н + ~  L1/" ’

pH =  — lg aH+ =  - i-  lg L — lg/c^-----i .  lg o Mcn+. (VIII.46)

При aMen+ <  1 pH гидратообразования смещается в 
область более высоких значений, а при ам„л+> 1 — в сто
рону меньших значений (т. е. в более кислую область) 
по сравнению с аМ(р+ =  1 -

Отсюда

Сг(оп)2 о "  Т усо(он )2муу- Hntnm ° °Ni(OH)z
/1д(0Н)2 o i f  Pb(OH)2°Fe(OH)?

Лсщон)2

-to _L I _L I _L
0,8 1,0 1,2 Ifi 1,6 1,8 2,Q■ г,г

Злектроотрицвтелтсгпь катиона

Рис. 117. Зависимость произведений растворимости гидроокисей 
ог электроотрицательности катионов при 25° С



Т А Б Л И Ц А  12
pH ВЫДЕЛЕНИЯ ГИДРООКИСЕЙ МЕТАЛЛОВ ПРИ 0Ме= 1

Металл L pH вы
деления Металл L pH вы

деления

Ti(IV) — 0,5 Cu(II) 5 , 6 - 10~20 4, 5
Tl(III) 1 , 5 - 10-44 —0,5 Zn(II) 4 , 5 - 10~17 5 , 9
Sn(IV) 1, 0 - 10-56 0,1 Co(II) 2 , 0 - 10~16 6 ,4
Co(III) 3 , 0 - 10~41 1,0 Fe(II) 1,6 - 10“ 15 6 ,7
Sn(II) 5 , 0 - 10“ 26 1,4 Cd(II) 1, 2 - 10“ 14 7 ,0
Fe(III) 4 , 0 - IO-38 1,6 РЗЭ*(Ш) 6,8—8,5
Ce(IV)* 10 54 0 ,8 Ni(II) 1, 0-10  15 7 ,1
Zr(IV)* — 2,3 T1(I) 7 ,2 .1 0 -* 13 ,8
AI(III) 1,9- 10^ 33 3, 1 Mg(II) 5 , 5 - 10- 12 8 , 4
Bi(III) 4 , 3 - 10-33 3 , 9

* с = 1 0  2  моль/л

Д ля данного металла с увеличением степени окисле
ния металла (заряда катиона) pH выделения гидроокиси 
смещается в сторону более низких значений (табл. 1 2 ).

Как видно из рис. 117, произведения растворимости 
гидроокисей уменьшаются с возрастанием электроотрица- 
тельности атома металла1.

Пользуясь уравнением (VI 11.46), можно вычислить 
остаточную концентрацию металла в растворе при раз
личных значениях pH среды, а такж е рассчитать вели
чину pH, при которой начинается и заканчивается осаж 
дение гидроокиси при известной начальной и заданной 
конечной активностях металла [4 ].

В табл. 12 приведены значения pH начала осаждения 
гидроокисей при п+ =  1 .

При гидролитическом выделении некоторых металлов 
образуются осадки основных солей. Подобно предыдуще

1 Электроотрицательность — условная величина, характеризую
щая относительную способность атома приобретать отрицательный 
заряд. Мерой электроотрицательности служит сумма потенциала 
нонизацни н электронного сродства.
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му случаю, можно вывести зависимость для pH осажде
ния основной соли общего состава х [МеАцп] у 
[Me (О Н )г], где Me — двухвалентный металл, А — ани
он с зарядом п.

При равновесии осадка с раствором:

*  [МеА2/п] у [Me (ОН)2] -  (х +  у) Ме2+ +  2j - A " -  +

+  2уОН-;

I —  п Х+ У п 2х/п п 2у  —  п Х 1 У п 2х,П -------------
осн. СОЛ —  а Ме2+  Лп а ОН ~~ а М ^ + а Л п~  а 2уН+

х\-у х_
2f/ пу

aMe2+ aAn—Kw
ап+ =  ,l/2iI •

ОС И.СОЛ

Р Н ОСН.СОЛ 2 у  ^ О С И .С О Л  ^  K w  2 у  ^ а I '

— 2 - l g a ^  (VIII.47)
пу

Из уравнения (VIII.47) следует, что р Н о с н .с о л  зави
сит не только от концентрации катиона, но аниона.

Равновесные значения pH образования основных со
лей (по В. Л. Хейфецу и А. Л. Ротиняну) [5] приведены 
ниже:

Fe(SO«)3> 2Fe(OH) 3 
Fe2( S 0 4)3,-F e(0H ) 3 
C u S 04-2C u(0H ) 2 . 
2CdSO« • Cd (OH) 2 
Z n S 04-Z n (0II) 2

< 0  ZnCI2 -2Zn(OH) 2 . . . .  5 ,1
< 0  3N iS04-4N i(0H ) 2 . . .  5 ,2
3 ,1  Z n(N 03)2-4Z n(0H ) 2 . • 5 ,5
3 ,4  F e S 0 4-2F e(0H )2 5 ,5
3 ,8  C d S 04-2Cd (0 H ) 2 . . . 5 ,8

Данные табл. 12 и рис. 118 показывают возможность 
разделения металлов осаждением гидроокисей или ос
новных солей.

Часто для увеличения различий в условиях выделения 
окисляют ион металла до высшей валентности, например 
Fe2+ до Fe3+, Со2+ до Со3+, Се3+ до Се4+. В качестве при
мера приведем используемый в промышленной практике 
способ отделения кобальта от никеля, основанный на
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окислении Со2+ до Со3+ хлором с осаждением гидрооки
си кобальта Со(О Н)3. Процесс проводят в слабокислон 
среде, добавляя соду для нейтрализации образующейся 
кислоты:

2CoS04 +  Cl2 +Na2C 0 3 +  6Н20  =  2Со (ОН) 8 +  2NaCl +

+  2NaaS 0 4 +  3H20  +  ЗС02.
Так как в кислой среде потенциал пары Со2+/Со3+ 

равен +1,84 В, а пары Ni2+/Ni3+ +1.77 В (европейская
9

5Fe2 (SOt, h - 2Fe(0H)

са(он)г
Fe(on)2
Ш(ОН)г
1л(он)г
FeS0̂ 2Fe(0H)z

Cu(0H)2 
znso  ̂гл(он)2 
гн3во3-м(он)г

CuSOf,' 2Си(0Н}р

Sn(OH)2
Со(ОН)3

1да±
Рис. 118. Зависимость pH выделения гидроокисей и основных солей от а к 
тивности иона металла в растворе (по Б. М. Громову и Г. Н. Доброхотову)

система знаков), то в первую очередь окисляется Со2+. 
Гидроокись Со(ОН ) 3 осаждается при р Н = 1 —2, тогда 
как  гидроокись Ni (ОН ) 2 в этих условиях не осаждается. 
Никель частично соосаждается с кобальтом вследствие 
некоторого его окисления до Ni3+. Путем переосаждения

365



pH ОСАЖДЕНИЯ ГИДРООКИСЕИ ИЗ 0,1-н. РАСТВОРОВ НИТРАТОВ 
РЕДКОЗЕМЕЛЬНЫХ МЕТАЛЛОВ Ln (ОН)3 
В ЗАВИСИМОСТИ ОТ РАДИУСА ИОНА г, А

Т А Б Л И Ц А  13

Элемент О
г. А

pH
осаждения Элемент о

г. А
pH

осаждения

La 1,22 7 ,8 2 т ь 1 ,0 9
Се 1 , 18 7 , СО Dy 1,05 —
Рг 1,10 7 ,35 Но 1, 05 —
Nd 1 , 15 7, 31 Ег 1, 04 6 ,75
Sm 1 , 1 3 6 ,92 Ти 1,04 6 ,40
Eu 1 13 С,82 Yb 1,00 6 ,3 0
Gd 1,11 6 ,8 3 Lu 0 ,99 6 ,3 0

получают гидроокись кобальта с содержанием примеси 
никеля 0,2—0,3%. Достаточно полное отделение ослож
няется явлениями соосаждения и сорбцией ионов приме
сей тонкоднсперсным осадком выделяющейся твердой 
фазы (см. § 5).

При соблюдении определенных условий (тонком регу
лировании pH раствора) дробным осаждением гидрооки
сей удается осуществить разделение весьма близких по 
свойствам элементов, таких как  лантаниды. Как видно 
из табл. 13, значения pH осаждения гидроокисей РЗЭ за 
кономерно изменяются (понижаются) от La к Lu симбат- 
но радиусам ионов (т. е. понижению основности элемен
тов). Эти данные получены для разбавленных растворов. 
С увеличением концентрации металла pH выделения гид
роокисей РЗЭ сдвигаются в кислую область.

При разделении РЗЭ на фракции тонкое регулирова
ние pH достигается пропусканием через раствор воздуха 
в смеси с аммиаком (воздух первоначально проходит че
рез раствор ам миака). Медленному изменению pH спо
собствует присутствие азотнокислого аммония, что приво
дит к образованию буферной смеси NH4 N 03-f  NH4OH.

Нередко в производственной практике в результате 
гидролиза при определенном pH осаждаются основные 
соли. Так, при нейтрализации содой азотнокислых или 
солянокислых растворов, содержащих редкоземельные 
элементы, осаждаются основные карбонаты Ln(O H )X  
Х С 0з-пН 20  (где Ln—La, Се, Pr, Nd) в смеси с нормаль 
ными карбонатами

ЗСС



В последние голы разработан гидролитический способ 
осаждения железа нз сернокислых растворов, содержа
щих сульфат цинка, в виде основного комплексного суль
фата Me2Fe6 (S 0 4 ) 4 (0 H )i2 — ярозита, светло-желтого 
кристаллического осадка \Ме—К+, Na+ или NH+). Наи
более полное выделение железа наблюдается при темпе
ратуре 95° С и рН л: 1,5. Нейтрализацию ведут едкими ще
лочами или NH4OH [6 ].

§ 4. Осаждение сульфидов металлов

Среди сульфидов металлов лишь сульфиды щелочных 
металлов хорошо растворимы в воде, причем в раство
ре они гидролизуются. Сульфиды щелочноземельных ме
таллов малорастворимы, однако гидролитически разла
гаются. Это относится такж е к сульфидам алюминия и 
хрома (AI2 S 3 и СггБз). Сульфиды тяжелых металлов: Си, 
Со, Ni, Fe, Sn, Мо, As, Sb, Hg, Ag, Zn, Cd, малораствори- 
мы, однако при оценке их растворимости необходимо учи
тывать возможность частичного гидролиза сульфида.

Труднорастворимые сульфиды металлов, подобно 
гидроокисям, выделяются при определенном значении pH 
раствора, что позволяет осуществить избирательное 
осаждение. Рассмотрим упрощенный вывод зависимости 
pH выделения сульфида от концентрации металла в 
растворе и величины констант, характеризующих равно
весия протекающих реакций, на примере сульфида двух
валентного металла1.

В системе твердый сульфид — водный раствор необ
ходимо учитывать следующие равновесия:

1. Равновесие диссоциации сульфида
Me S „  Ме2+ +  S2-,

t « , s =  [M e+ H s2- ] .

2. Равновесие диссоциации сероводорода

H2S Н+ +  HS- ; К , =  1 ^ И . =  1 0 - ;

HS~ ^  Н+ +  S2 -; К2 =  fH+U s2Z l =  j о - 13.
_____________  [ H S T ]

1 ролее строгий вывод сделан Т. Н. Грейвер [7].

(VIII.48)

(VIII.49) 

(VIII.50)
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РАСПРЕДЕЛЕНИЕ [S2— ], [HS ~  1 и 1H2S1
ПРИ РАЗЛИЧНЫХ pH В ДОЛЯХ ОТ СУММАРНОЙ
КОНЦЕНТРАЦИИ СЕРЫ

ТАБЛИЦА 14

pH [S2—J [us ] |H2S) pH [S2- ] [hs ] [H2S]

14 0,9 1 0 -* 0,9-10" 8 7 10 _ 6 0,5 0,5
13 0,5 0,5 0,5-10—6 6 10 “ 8 10 - 1 0,9
1 2 10 —1 0,9 МО- 5 5 1 0 -ю ю- 2 1 , 0

1 1 10 “ 2 1 , 0 1 - 1 0 —4 4 10 —12 10 “ 3 1 , 0

1 0 1 0 ~ 3 1 , 0 1 • 1 0 - 3 3 1 0 - 1 4 10 - 4 1 ,0
9 1 0 - 4 1 , 0 МО-2 2 10 —16 10 - 5 1,0
8 1 0 ~ 5 0,9 МО- 1 1 1 0  18 ю- 6 1 , 0

Общая концентрация серы в растворе 

Cs = [ S 2“ ] +  [H S-] +  [H2S],

Из табл. 14 видно, что при pH < 5  в растворе присут
ствуют преимущественно молекулы H2 S. Поэтому в кис
лых растворах можно принять

Cs ^ [ H 2S|,

[н si = ŝ2~l fH~42 = Is'"1 fH4'!
К1К2 k HiS

V s = ^ ^ = i o “ 20;

2

[s2- ]
c s K\\.s
[H+l2

3. Равновесие гидролиза катиона В соответствии с 
уравнениями (VIII.20) — (VIII.22) общая концентрация 
металла определяется выражением

Г  =  \М РЩ  4 -  К ' -I- К ' К " 1М ’2+1
Ме 1 J [н+] [н+]2

=  w +] (> +  + - р г )  • <v i n -51)
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где К' и К" — соответственно первая и вторая константы 
гидролиза катиона.

Второй и третий члены суммы в скобках значительно 
меньше единицы, если среда кислая (р Н < 5 ), так как 
значения первых констант гидролиза ионов тяжелых ме
таллов Ме2+ порядка 10- 7— 10-10:

Катион Fe2+ Со2+  Ni2+  Cu2+  Zn2+  Cd2+  
K ' .................  1 0 - 7 1 0 -9  ю - s  ю - 9  10—ю 10-ю

Значения вторых констант, по всей вероятности, еще 
ниже. Следовательно, гидролизом катиона в случае кис
лых сред можно пренебречь и принять С м е^  [7Ие2+]. 
Подставляя в выражение для произведения растворимо
сти сульфида значения [Ме2+] и [S 2-] ,  получим

L =  [Ме2+] [S2i  =  СМе CsK̂ f -  ■ (VIII.52)
[Н+ ]2

lg L =  lg  с ме +  lgC s +  lg  KH2S -  2  lg  [H+]. (VII 1 .53)

Отсюда pH выделения сульфида равен

PH =  lg K „ ,s -> g C M, - l g < V .  (VHI-54)

По уравнению (VIII.54) можно ориентировочно под
считать pH выделения сульфида при различной концент
рации ионов металла в растворе и концентрации серово
дорода Cs. В табл. 15 приведены результаты расчета для 
случая раствора, насыщенного сероводородом, т. е. при 
Cs = 0 ,1  моль/л (растворимость H2S в воде при давлении 
его 1 атм и 25° С равна 0,1 моль/л); pH начала выделе
ния металла с увеличением концентрации его ионов сме
щается в кислую область.

В табл. 16 приведена растворимость сульфидов метал
лов в зависимости от pH раствора. Регулируя pH и коли
чество добавляемого осаднтеля Na2 S, (NH4) 2S или про
пущенного H2 S, можно селективно выделять сульфиды. 
Для некоторых сульфидов расчетная величина раство
римости при определенной избыточной концентрации 
сероводорода значительно ниже экспериментально опре
деленной величины. Это объясняется образованней 
комплексных соединений типа M eS-H 2 S. Так, установле-
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Т А Б Л И Ц А  15

ПРИБЛИЖЕННЫЕ (РАСЧЕТНЫЕ) ЗНАЧЕНИЯ pH ВЫДЕЛЕНИЯ 
СУЛЬФИДОВ ПРИ 25° С И С,$=0,1 МОЛЬ/Л

Сульфид L IgL
pH выделения сульфида для значе

ний a  j ^ e 2-J-. г-иои/л

1 | 10“ 3 ю—6

MnS 2 ,8 - 10—13 — 12,55 4 ,23 5 ,73 7 ,2 2
FeS 4 , 9 - 10- 18 — 17,31 1,65 3, 15 4 ,65
NiS 2 ,8 - 1 0 - 21 —20,55 0 ,23 1,72 3 ,2 2
CoS 1 , 8 - 1 0 -22 — 21,64 —0,32 1 , 18 2 ,68
ZnS 8 , 9 - 1 0 - 2= —24,05 — 1,5 —0,02 1,50
SnS М 0- 1Б —25,0 —2 ,0 —0,5 1,0
CdS 7 , 1 - 1 0 —27 —26,15 —2,57 — 1,07 0 ,42
PbS 9 ,3 - 1 0 - 2B —27,03 —3,01 — 1, 50 0 ,0
CuS 8 , 9 - 1 0 —38 —35,05 - 7 , 0 . —6 ,0 - 4 , 0

но, что PbS образует комплекс PbS-H 2 S, поэтому в ин
тервале р Н = 1,0—5,5 растворимость сульфида свинца в 
насыщенном растворе H2S равна (3-н5) 10^ 3 г/л, тогда 
как расчетная растворимость прирН=1 равна 4 - 10- 4  г/л, 
а прп рН = 5,5  снижается до 4 - 10- 1 3  г/л. По всей вероят
ности, комплексы с сероводородом образуют такж е Ag2S 
и Hg2S. Для сульфидов ZnS, CuS и NiS комплексы не об
наружены, поэтому расчетные и экспериментальные зна
чения растворимости близки между собой.

Интервал pH выделения сульфидов расширяется, а 
полнота и скорость их осаждения возрастают при прове
дении процесса в автоклавах при повышенном давлении 
сероводорода. В этом случае растворимость сероводорода 
в водной среде зависит от его концентрации в газовой фа
зе в соответствии с равновесием:

H2Sra3 - H 2SB(Wi. (VIII.55)

Для равновесия (VIII.55)

I?S(водн) __ ^ H 2S Vh 2S (VIII 56)
°H 2S(ra3) ^ H 2s P c 6iu h l 2S

где — моляльная концентрация H2S в водной
среде;
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Yhss — коэффициент активности H2S в растворе; 
Nh2s — мольная доля H2S в газовой фазе;
Робщ — общее давление над раствором;
/h2s — коэффициент активности H2S в газовой 

фазе.
Таким образом, растворимость H2S зависит от парци

ального давления сероводорода, а такж е от температуры. 
Растворимость сероводорода в воде в зависимости от тем
пературы и давления показана на рис. 119,а. Раствори
мость в воде существенно снижается в присутствии боль
ших количеств других растворенных веществ вследствие 
изменения значения yH2s (рис. 119 ,6 ). Например, в 
34% -ном растворе сульфата аммония растворимость H2S 
в три раза меньше, чем в чистой воде [8 ].

В некоторых случаях при благоприятных термодина
мических показателях осаждение сульфида не происхо
дит вследствие малой скорости осаждения. Примером 
может служить осаждение сульфида никеля из сернокис
лых растворов. Расчеты показывают, что при рН =  3 и 
концентрации ннкеля 0 , 1 —0 , 2  моль/л никель должен 
полно осаждаться при насыщении раствора сероводоро
дом. М ежду тем, осаждения NiS не происходит даж е при 
давлении H2S 7 ат и температуре 70° вследствие кинети
ческих затруднений. Лишь при добавках катализаторов

Т А Б Л И Ц А  16

РАСТВОРИМОСТЬ СУЛЬФИДОВ. МОЛЬ/Л, НЕКОТОРЫХ МЕТАЛЛОВ 
В ЗАВИСИМОСТИ ОТ pH РАСТВОРА ПРИ 25° С [7]

Сульфид
Растворимость JgS при pH

1 7 9 »

MnS 3,1 i , 6 —2,6 —3,8 —5,8
FeS 0,85 — 1.0 - 4 , 8 —6,0 —9 ,0
CoS - 0 , 4 —2,4 —6,2 - 7 , 4 - 6 , 2
NiS — 1,6 —3 ,6 - 7 , 4 - 8 , 7 —9,2
SnS —3,3 —5,3 —9,7 — 11,6 —13,9
ZnS - 2 , 4 - 4 , 5 —8,2 —9,4 — 8 ,6
CdS —3,5 - 5 , 5 —9 ,3 — 10,4 — 11,4
PbS —4,05 —6,05 —9 ,8 — 11,0 — 11,8
CuS - 8 , 1 — 10,2 — 13,8 — 15,1 — 14,0
HgS — 16,8 — 18,7 — 18,7 —17,9 — 16,9
Ag2S — 10,0 —9,9 —6,4 - 5 , 2 - 3 , 2
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(порошков железа или никеля) осаждение идет с прием
лемой скоростью. Однако при повышении температуры 
до 115—120° С при парциальном давлении H2 S 3,5 ат 
осаждение протекает самопроизвольно, без катализирую
щих добавок1.

Выделение сульфидов используют в ряде технологи
ческих процессов. Так, из растворов, содержащих ко
бальт и большие количества железа, выделяют при р Н «  
х 2 —3 сульфидный кобальтовый концентрат. Из данных 
табл. 16 видно, что при рН =  3 растворимость CoS 
(К ) - * . 4 моль/л) примерно в 25 раз ниже растворимости 
FeS (10 - 1  моль/л). Это позволяет получить сульфидные 
осадки, обогащенные кобальтом.

В производственной практике извлечения никеля и 
кобальта из железных руд (на одном из предприятий К у
бы) получают никель-кобальтовый сульфидный концент
рат. Осаждение ведут из слабокислого раствора при тем
пературе 120—130° С и давлении сероводорода 10 ат. 
В осадок извлекают около 99% Ni и 98% Со.

В молибденовом производстве для очистки растворов 
молибдата аммония от примесей меди и железа осаж да
ют сульфиды этих металлов. В вольфрамовом производ
стве из растворов вольфрамата натрия селективно выде
ляют молибден в виде M 0 S 3 при рНжЗ.  Выделение суль
фидов индня, таллия, рения используют в некоторых схе
мах производства данных металлов. Эти примеры далеко 
не исчерпывают случаи применения осаждения сульфи
дов в гидрометаллургии.

§ 5. Разделение металлов осаждением 
труднорастворимых соединений. 
Закономерности соосаждения примесей

Различия в растворимости соединений металлов, а 
такж е зависимость растворимости от pH и солевого со
става раствора позволяют в ряде случаев провести изби
рательное осаждение основного металла с оставлением 
сопутствующих металлов в растворе или очистить раст
вор, осаждая малорастворимые соединения элементов- 
примесей. При этом всегда наблюдается в той или иной 
степени совместное осаждение или соосаждение приме

1 О кинетике и механизме осаждения соединений см. гл. IX.

373



сей с основным металлом или основного металла с 
примесями.

Под термином с о о с а ж д е н и е  следует понимать 
захват примесей осадком из ненасыщенного примесью 
раствора. В тех случаях, когда примесь осаждается из 
пересыщенного по примеси раствора, речь идет о со 
в м е с т н о м  о с а ж д е н и и  соединений.

Можно выделить следующие случаи перехода при
месей в осадок.

1 ) совместное осаждение без образования твердых 
растворов (совместное неизоморфное осаждение);

2 ) соосаждение вследствие образования твердых ра
створов (изоморфное соосаждение);

3) адсорбционное соосаждение примеси;
4) инклюзия маточного раствора (захват примеси с 

маточным раствором, заполняющим пустоты внутри кри
сталлов). Этот случай преимущественно наблюдается при 
кристаллизации солей.

Совместное неизоморфное осаждение

При совместном неизоморфном осаждении примесь 
осаждается в виде самостоятельной твердой фазы из пе
ресыщенного раствора. В осадке при этом будет механи
ческая смесь двух соединений.

Пусть в растворе присутствуют катионы Mei и Меи 
при общем анионе А (для простоты уравнений принято, 
что заряды катиона и аниона одинаковы). Тогда

а М е J а А ~  L Me i  А \ а Мси  а А =  ^ М е п А’

откуда

aMej LMei А (VIII.57)
а М е п  LM e n A

Из этого уравнения следует, что совместное осажде
ние двух солей с общим анионом-осадителем будет про
исходить при достижении определенного отношения ак
тивностей двух металлов, т. е. при условии, что раствор 
пересыщен по отношению к каждой из солей.

Пусть в раствор, содержащий катионы Ме\ и Мец, 
добавляется анион-осадитель, причем Lmcха <  1~мепА ,
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а концентрация [Ме{\ >  [Меи\. В этом случае первона
чально из раствора начнет осаждаться соль 
Ме\А (aMFl a.A>L3IeiA)- По мере осаждения активность 
о-ме1 в растворе понижается, а активность аА возрастает
и, наконец, достигается пересыщение раствора относи
тельно соли МецА (аМеп а.А > LMeuA )- С этого момента 
выполняется условие (VIII.57) и две соли будут осаж 
даться совместно.

Пример. Из раствора Nа2М о04, в котором присутствует примесь 
Na2S 0 4, производится осаждение СаМоО.» хлористым кальцием 
(СаС12). ^-caso, = 6,1-Ю-5, L CaMo0i = 9 - Ю-8. Рассчитать, до ка

кой концентрации М0О4 2~ можно осаждать С аМ о04 без выделе-
35

ния C a S 0 4, если концентрация SO4 в растворе 35 г/л (или =

=  0,37 моль/л).
В соответствии с уравнением (VIII.57)

[Мо°4 ] _  ^-СаМоО, .

[SO®-] LCaS0 4

9. 10-8
[М оО Н  = -------------  0 ,3 7  =  0 , 5 5 - 10- 3 моль/л
1 J 6 , 1 - 1 0 “ 5

или с учетом атомной массы Мо 0 ,55•10- 3 •96 ~  0,055 г/л Мо.
Реально при столь высокой степени осаждения в осадке СаМоО^ 

будет содержаться примесь сульфата кальция вследствие явлений 
адсорбционного соосаждения.

В рассматриваемом случае примесь (вторая фаза) 
часто осаждается медленно, после выделения основного 
осадка, когда маточный раствор пересыщен по отноше
нию к примеси вследствие введения в раствор избытка 
осадителя. Явление последующего осаждения ( по с л е -  
о с а ж д е н и я )  особенно характерно при разделении 
металлов осаждением сульфидов.

Изоморфное соосаждение

В случае образования твердых растворов между 
Ме\А и МецА возможны два типа распределения соосаж- 
дающейся примеси в твердой фазе: г о м о г е н н о е  рас
пределение и г е т е р о г е н н о е  (неравновесное) рас
пределение.
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Гомогенное распределение. Этот тип распределения 
наблюдается при быстрой кристаллизации из сильно пе
ресыщенного раствора мелкокристаллического осадка 
или быстром осаждении осадка малорастворимой соли 
с последующей выдержкой осадка под слоем маточного 
раствора при перемешивании. В этом случае устанавли
вается истинное равновесное распределение примеси 
между всей массой твердой фазы, являющейся гомо
генным твердым раствором, и раствором. В ходе кри
сталлизации соблюдается закон распределения Хлопина.

Согласно закону действующих масс для каждой из 
осаждающихся солей можно записать условие равно
весия:

(“« О Ы  ^  „ (в" еиН в л ) ^—---------— =  Aj И —---------— — Д2.
[a Afq А\ [“ МсцЛ]

Круглыми скобками обозначены активности веществ 
в водном, квадратными — в твердом растворах.

В случае осаждения чистой соли (в отсутствие другой 
соли) активность твердой фазы равна единице. Тогда 
K i=1 и

Когда образуется твердый раствор, активности твер
дых фаз меньше единицы. Из этого следует:

( а Ме{ ) ( а А ) =  [^Afq л ! И (а Меи ) (°U ) =  ^2  [а Меп л]*

(V ,„.58)
( a M e u ) L 2 [ а Меи л ]

Согласно уравнению (VIII.58), отношение активно
стей двух соосаждающихся соединений в твердом рас
творе пропорционально отношению активностей этих ве
ществ в водном растворе. Отношение — = К  называют

Li
коэффициентом разделения или коэффициентом кристал
лизации. Уравнение (VI 11.58) часто выражают в несколь
ко иной форме:

=  К -У—  , (VIII.59)
а — х Ь — у 

где а — начальная концентрация соли MeiA;
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х — количество соли Ме\А, выделившейся ко вре
мени т;

b — начальная концентрация соли МецА\ 
у — количество соли МецА, выделившейся ко вре

мени т.
При Х> 1  происходит обогащение твердой фазы

солью Ме\А, так как  * >  у - . Чем выше значение
а — х Ь — у

коэффициента разделения К, тем благоприятней условия 
для разделения двух металлов.

Закон гомогенного распределения (закон Хлопина) 
экспериментально подтвержден для ряда систем при 
соблюдении условий, обеспе
чивающих гомогенное рас
пределение примеси в твер
дой фазе. Однако на прак
тике большей частью истин
ное равновесное состояние 
не достигается вследствие 
медленности диффузии в 
твердой фазе.

Г етерогенное распреде
ление. Распределение со- 
осаждающейся примеси в 
твердой фазе в этом случае 
неоднородно; в каждый дан
ный момент лишь поверх
ностные слои находятся в 
равновесии с раствором, состав которого изменяется во 
времени. Гетерогенное распределение объясняется мед
ленностью диффузии в твердой фазе, вследствие чего ра
нее выпавшие кристаллы неравновесны по отношению 
к конечному маточному раствору. Ясное представле
ние об этом дает рис. 1 2 0 , где показана часть диаг
раммы состояния для случая образования твердого 
раствора.

В ходе кристаллизации осадка из раствора началь
ного состава N по мере охлаждения состав жидкой фазы 
изменяется по линии ad, а состав кристаллов — по линии 
a'd'. Однако выпавшие в начальный момент кристаллы 
а' не переходят последовательно в кристаллы состава 
Ь', с' и d' вследствие медленности диффузии в твердой 
фазе. Состав выпавших кристаллов неоднороден по се-
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ченню, содержание В в А возрастает от центра кристал
ла к периферии.

В рассматриваемом случае закон распределения со
блюдается только для наружного элементарного слоя 
кристалла, что можно выразить дифференциальным 
уравнением

dx __^  а  — х
dy Ь ~  у '  

dx _  ^ dy 
а  — х Ь — у

где dx и dy — количества солей Ме\А и МецА, пере
шедших в элементарный слой кристал
лов за промежуток времени от т до 
x-\-dx.

Интегрируя уравнение при начальных условиях т = 0 , 
х = 0  и у — 0 , получим

In —  =  X In — . (VIII.60)
а  — х Ь — у

Это уравнение выражает закон распределения Дерне- 
ра — Госкинса.

При Х>1 твердая фаза обогащается солью Ме\А, так 
как

Закон Дернера-—Госкинса соблюдается при медлен
ном установлении равновесия (медленной гомогениза
ции) в твердой фазе. Примером может служить соосаж- 
дение сульфата свинца с сульфатом бария или кристал
лизация солей, проводимая путем медленного испарения 
раствора. Однако следует учитывать, что законы Хло- 
пина и Дернера — Госкинса относятся к крайним слу
чаям. На практике часто реализуется промежуточное 
состояние распределения примеси в твердой фазе

Адсорбционное соосаждение примесей [9]

Адсорбционное соосаждение подчиняется известным 
закономерностям адсорбции: в случае адсорбции степень 
соосаждения зависит от удельной поверхности осадка
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и изменяется во времени по мере старения и рекристал
лизации осадка; адсорбция сильно зависит от присутст
вия ничтожных концентраций примесей, особенно много
валентных ионов, создающих значительные скачки по
тенциала на поверхности; кроме того, она чувствительна 
к небольшим вариациям условий осаждения (концентра
ция смешиваемых растворов, порядок смешивания, на
личие местных пересыщений и т. д .). К таким вариаци
ям мало чувствительно изоморфное соосаждение.

Ионы, недиссоциированные молекулы или ионные па
ры могут адсорбироваться на поверхности гетерополяр- 
ных (ионных) кристаллических осадков, а такж е на по
верхности гетерополярных аморфных осадков (напри
мер, осадков гидроокисей или сульфидов). Различают 
п е р в и ч н у ю  а д с о р б ц и ю ,  в результате которой об
разуется мономолекулярный слой на поверхности твер
дого тела, и в т о р и ч н у ю  а д с о р б ц и ю ,  связанную 
с образованием внешней обкладки двойного электриче
ского слоя.

Ионы (катионы и анионы ионной решетки), располо
женные на поверхности кристалла, в отличие от ионов, 
находящихся внутри кристалла, имеют ненасыщенные 
валентные связи. Поэтому положительные ионы на по
верхности будут притягивать из раствора анионы, а от
рицательные ионы поверхности — катионы. При этом из 
раствора преимущественно адсорбируются ионы того же 
типа, какие входят в решетку кристалла (например, ио
ны Са2+ осадка CaSC>4 будут преимущественно сорбиро
вать ионы SOj—).

Большей частью первичная адсорбция является по- 
тенциалобразующей вследствие того, что катионы и ани
оны не обязательно сорбируются в эквивалентных коли
чествах. Это приводит к возникновению заряда на по
верхности и скачка потенциала. Большие отклонения от 
эквивалентной адсорбции (адсорбции катионов и анио
нов в эквивалентных количествах) невозможны, так как  
возникший скачок потенциала препятствует дальнейшей 
зарядке поверхности. Возникающий скачок потенциала 
определяется формулой Нернста:

1 RT 1 ~
Ф =  Фо н---- г  1п с >
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где С — концентрация потенциалобразующих ионов 
в растворе;

Ф0 — скачок потенциала в стандартном (одномоляр
ном) растворе; 

z — заряд потенциалопределяющего иона.
К первичному мономолекулярному слою потенциал- 

определяющих ионов притягиваются из раствора ионы 
противоположного знака (противоионы), образующие 
прочно связанный внешний слой, за которым следует 
диффузная ионная оболочка (рис. 121). Из ионов, вхо
дящих в состав решетки, потенциалопределяющим обыч
но является тот ион, который находится в растворе в из
бытке. Например, при осаждении A gl по реакции

AgN03 +  KI-> Agl +  KN03

при избытке ионов I-  последние будут потенциалопреде- 
ляющими: поверхность зарядится отрицательно 
(рис. 121,а ) . При избытке ионов серебра произойдет 
первичная адсорбция Ag+, поверхность зарядится поло
жительно (рис. 1 2 1 , в ).

Если соль не имеет общего иона с осадком, иногда на
блюдается эквивалентная адсорбция. Однако большей 
частью в этом случае адсорбция протекает посредством 
ионного обмена в двух вариантах:

1. Обмен между ионами решетки и посторонними 
ионами, например:

B aS04(noB) +  РЬ"+СТВ -< - PbS04(noB) +  Ва-+Тв,

СаС20 4(пов) ) ■ S0 4 (pacTB) < CaS0 4 (nOB) 1 ~ ('оОi(рж-тв)•

Количество адсорбированных нонов свинца или SO2- 
будет пропорционально отношению концентраций 
[РЬ2 +]/ [В а2+] или [SO^_ ]/[C 2Oj>— ] соответственно.

2. Обмен между противоионами во внешнем адсорб
ционном слое по схемам:

A g I - r : K+ +  NHf ^  A g l- Г  NH?~+ К+;

Agl • Ag+ 1 N 0^ +  С10Г Agl - Ag+: СЮГ +  NOr.

Если в растворе присутствуют различные противо
ионы, между ними ндег конкуренция за место во вторич
ном ионном слое.
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Адсорбция противоионов во вторичном слое экспонен
циально возрастает с увеличением заряда иона.

При равных зарядах ионов и равных концентрациях 
преимущественно адсорбируются те посторонние ионы, 
соединения которых с ионами решетки характеризуются 
наименьшей растворимостью в данной среде (правило 
Панета — Фаянса — Х ана). При прочих равных услови-

; 2 3 4 / 2 3 4

\ i i 1 * t \
Ад* Г Ад* I - 1
I -  Ад* i - 1~ Ад*

+ 1 к * Ад* / " Ад*
1~ Ад* I -

/Г*
Г  Ад* щ -

А д ' / - Ад* 1~ Ад*
/~ Ад* 1 - Ад* щ -

Ад* / -
К *

Ад* /_
I -А д * / - I -А д * щ -

+ ‘'Ч 1 А д * / ' Ад*
1 - Ад* 1 - А д *

с б
Рис. 121. Образование двойного ионного слоя на поверх
ности гетепололяоного кристалла A gl в растворе, содер
жащем избытке KI (а) и избыток AgN03 (Ъ):
/ — кристалл A gl; 2 — прочно связанный внутренний слой 
потенциалопределяющих ионов; 3 — прочно связанный 
внешний слой; 4 — диффузный слой

ях большей сорбируемостью отличаются ионы, образую
щие малодиссоциированное адсорбированное соедине
ние, анионы с высокой электрической поляризуемостью и 
катионы с большой поляризующей силой.

При исследовании сорбционных свойств осадков 
обычно строят изотерму сорбции, которая выражает 
функциональную зависимость между количеством ад
сорбированного вещества N и концентрацией его в рас
творе С. Некоторые осадки адсорбируют ионы или моле
кулы из раствора по механизму первичной адсорбции 
с образованием только мономолекулярного слоя. В этом 
случае адсорбция описывается изотермой Ленгмюра:

т ш )
При низких концентрациях (К С С  1) V ̂ К С , сле

довательно, адсорбция пропорциональна концентрации
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(закон Генри); при высоких концентрациях (С->-оо) N— 
=  1 , что соответствует предельному насыщению по
верхности адсорбируемым веществом.

По механизму первичной сорбции адсорбируются, 
например, ионы радия осадками B a S 0 4, ионы B az+ и Zr 
(IV) осадками фторида лантана. В этих случаях сорб
ция описывается изотермой Лэнгмюра.

Когда сорбция не ограничивается мономолекулярным 
слоем и поверхность состоит из участков с различной 
адсорбционной активностью, используют эмпирическое 
уравнение для изотермы адсорбции — уравнение Фрейн
длиха:

N =  КС'/п, (VIII,62)

п обычно равно 2—4.
В отличие от уравнения Лэнгмюра это уравнение при 

С-*-оо не приводит к предельному насыщению, а при ма
лых значениях С изотерма (VIII 62) не дает в пределе 
уравнения Генри.

Детально изучена адсорбция ряда ионов металлов 
(меди, никеля, цинка и др.) осадками гидроокисей ж е
леза и алюминия. Эти гидроокиси адсорбируют гидро
ксильные ионы, как потенциалопределяющие, и ионы тя 
желых металлов, как противоионы. Адсорбция описыва
ется изотермой Фрейндлиха. При осаждении гидроокиси 
железа аммиаком адсорбция катионов двухвалентных 
металлов (Со, Ni, Zn, Са, M g) уменьшается при введе
нии хлорида аммония. Это объясняется уменьшением 
первичной адсорбции гидроксильных ионов при более 
низких значениях pH и конкуренцией иона NH+ с иона
ми металлов при адсорбции противоионов
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Глава IX ОСНОВЫ ПРОЦЕССОВ 
КРИСТАЛЛИЗАЦИИ  
ИЗ РАСТВОРОВ

Кристаллизация из растворов неорганических и ор
ганических веществ с давних времен широко применяет
ся в промышленности. В гидрометаллургии цветных 
и редких металлов кристаллизация используется для 
выделения из растворов металлов в виде чистых солей, 
для разделения близких по свойствам элементов путем 
дробной кристаллизации солей, отличающихся по рас
творимости, для очистки растворов от примесей и полу
чения побочных продуктов гидрометаллургического про
изводства.

Процесс образования из раствора кристаллического 
осадка включает четыре стадии:

1 ) образование пересыщенного раствора;
2 ) образование зародышей кристаллов (центров кри

сталлизации) ;
3) рост кристаллов;
4) перекристаллизация.
Различают изотермическую и изогидрическую кри

сталлизацию. Первая осуществляется при постоянной 
температуре, пересыщение раствора достигается выпа
риванием; вторая производится чаще всего охлаждением.

§ 1. Термодинамика кристаллизации 
из растворов. Двухкомпонентные 
и трехкомпонентные системы 
с участием воды

Термодинамика кристаллизации из водного раство
ра, т е. условия равновесия кристаллы — раствор, опи
сывается диаграммами растворимости, представляющи
ми собой частный случай диаграмм плавкости, когда 
одним из компонентов является вода. Подобно диаграм-
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Мам плавкости диаграммы растворимости могут быть 
построены из кривых термодинамических потенци
алов.

При кристаллизации из растворов в большинстве слу
чаев давление оказывает незначительное влияние на рав
новесие между жидкой и твердой фазами, поэтому пра
вило фаз для кристаллизации имеет вид

F' =  c +  l - p ,

где р— число фаз;
F' — число степеней свободы данной системы (ис

ключая давление); 
с— число компонентов.

При кристаллизации из раствора, содержащего одну 
соль, система двухкомпонентная независимо от числа 
образующихся кристаллогидратов. Так, в системе суль
фат меди — вода существуют пять различных соедине
ний : Н20 , C u S 0 4, C u S 0 4 ■ Н20 ,  CuSCV 3H20 ,  C u S 0 4 • 5Н20 . 
Однако число компонентов с = 2, так как все кристалло
гидраты могут быть образованы по реакции

CuS04 +  а- Н20  =  CuS04 • х Н20 , 

где х =  1, 3, 5
Система является трехкомпонентной при кристалли

зации из водного раствора двух солей с общим ионом, 
например Н20 —КС1—NaCl или Н20  -K 2 [ZrFe]— 
K2 [HfF6],

При кристаллизации двух солей, различных и по к а 
тиону, и по аниону, система становится четырехкомпо
нентной [ I ] .

Двухкомпонентные системы соль — вода
Число степеней свободы в этом случае F '= 3—р. Для 

двухкомпонентных систем приняты два способа изобра
жения диаграмм растворимости:

1 ) политерма растворимости;
2 ) диаграмма растворимости состав — свойство.
На политерме растворимости за независимую пере

менную принимают температуру — откладывают ее на 
оси абсцисс, а на оси ординат откладывают раствори
мость соли S  (% , г/л, моль/л и т. д .) . Если кривые S  
плавные, то в системе нет полиморфных превращений
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и кристаллогидратов. Чаще всего с ростом температуры 
5  возрастает, реже имеет место обратная зависимость, 
а иногда S  не зависит от температуры. В некоторых слу
чаях наблюдается более сложная зависимость раствори
мости от температуры, кривые растворимости имеют м ак
симум или минимум.

При наличии химического взаимодействия соли с во
дой с образованием кристаллогидратов политерма рас
творимости имеет изломы. Примером может служить по
литерма растворимости FeSO^, изображенная на рис. 122

Рис. 122. Политерма растворимости 
FeS04 в воде*

Рис. 123. Диаграмма растворимости 
состав — температура превращения Ь- 
в системе NH4C1—Н2О

кассовая доля Л%£7,%

[2 ] . Раствор находится в равновесии на каждом участке 
кривой с соответствующим кристаллогидратом, а в точ
ках перехода — с двумя твердыми фазами.

В случае изображения диаграммы растворимости со
ст ав -с во й ст во  на оси абсцисс откладывают состав рас
твора в весовых или мольных процентах или граммах на 
1 0 0  г, а на оси ординат — температуру.

Д ля систем соль — вода характерен либо эвтектиче
ский тип диаграмм, либо образование химического сое
динения— кристаллогидрата, растворяющегося с разло
жением или без него. Примером системы эвтектического 
типа является система NH4C1—Н20 ,  диаграмма раство
римости которой изображена на рис. 123.

f  *Jo

feSBkrUhP

20 U) 60 60 
Температура “С
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С помощью диаграммы растворимости проводят 
расчеты кристаллизации как  изотермической, так  и изо- 
гидрической.

Пример расчета по диаграмме рис. 123 [3]. Исходный ненасы
щенный раствор NH«C1 при 95° С соответствует точке а: концентра
ция NH4C1 составляет 29%.

1. Определим количество выпавших кристаллов NH4C1 при 
охлаждении раствора до 0°С . Процесс охлаждения раствора до 0“ С 
изображается линией al; до температуры 29° С (точка Ь) охлаж 
дение происходит без изменения состава раствора, затем при даль
нейшем охлаждении из него выпадают кристаллы NH4C1, а состав 
обедняется по NH4CI вплоть до состава точки d (22,7% NH4C1). 
Количество выпавших кристаллов NH4C1 на 1 кг исходного раство
ра определится из соотношения-

dl 29 — 22 ,7
у  = 0 ,0 8 1 5  кг NH4CI.

При этом извлечение NH4CI в кристаллы составит

0 ,0815
0 ,29

.ЮО =  28,1о/0 .

2. Определим количество воды, которое нужно испарить из рас
твора при 95° С, чтобы получить насыщенный раствор, и количе
ство кристаллов NH4CI, выпавших из полученного насыщенного рас
твора при охлаждении его до 0° С.

Процесс испарения раствора изобразится линией af. На 1 кг 
исходного раствора испаряется воды

a f  4 2 ,5  — 29 13 ,5  „ „ „
gf  ~  4 2 , 5 - 0  _  42 ,5  — ’ КГ'
Образуется насыщенного раствора 1—0,317= 0 ,683  кг. Количе

ство выпавших кристаллов NH4C1 при охлаждении до 0° С 0,683 кг 
насыщенного при 95° С раствора определится из соотношения

dq 42 ,5  — 22 ,7
—  0 ,683  =  — ---------- —  0 ,683  =  0 ,17 5  кг.
dh 10 0 — 22 ,7

Извлечение NH4CI в кристаллы из исходного раствора будет 
значительно выше, чем при непосредственном охлаждении, и со
ставит

S ioo= 6o-3%*
Подобным образом, используя правило рычага, можно прово

дить расчеты кристаллизации и испарения при любом типе диа
граммы растворимости.

Примером сложной двойной системы с участием во
ды, имеющей ряд кристаллогидратов, как  устойчивых,
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так и разлагающихся при растворении, может служить 
система M gCl2—Н20  (см. рис. 124). В гидрометаллургии 
магния проводят кристаллизацию бишофита — шести
водного кристаллогидрата хлорида магния путем упари
вания в выпарных аппаратах при температурах 60—

Рис. 124. Диаграмма растворимости в  системе MgCI2—Н20

90° С до содержания 45—48% M gCl2 рапы соляных озер 
или морской воды, предварительно очищенных от при
месей [4 ].

Трехкомпонентные системы: две соли с общим ионом 
и вода (АХ—Л У—Н20 , где А — катион или анион)

Правило фаз для растворимости в тройной системе 
выражается зависимостью F '= 4—р.

Так как изображение тройной системы требует про
странственной системы координат, то на плоскости стро
ят разрезы диаграммы: 1 ) изотермический разрез диа
граммы получают сечением горизонтальной плоскостью 
пространственной системы; 2 ) политермические разрезы, 
в частности квазибинарную диаграмму растворимости, 
получают сечением пространственной системы верти
кальными плоскостями.

Более распространен для изображения растворимости
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в воде двух солей с общим ионом первый споеоб, при 
этом часто на одной диаграмме совмещают несколько 
изотермических разрезов и таким образом получают кар
тину изменения растворимости в тройной системе с изме
нением температуры.

Рассмотрим две разновидности изображения составов 
на изотермических разрезах тройных систем:

1. Треугольные диаграммы состава, предложенные 
Гиббсом и Розенбомом, на которых в вершинах тре
угольника располагаются чистые компоненты, а на сто
ронах— составы двойных систем. Треугольник может 
быть равносторонним или прямоугольным равнобедрен
ным. В последнем случае воду располагают в вершине 
прямого угла.

2. Прямоугольная диаграмма состава по способу 
Шрейнемакерса, на которой в прямоугольной системе 
координат изображают в начале координат фигуратив
ную точку воды, а по двум осям откладывают концентра
ции солей, выражаемые чаще в граммах на 1 0 0  л воды 
или в молях на 100 молей воды. Фигуративные точки чи
стых солей леж ат на осях координат в бесконечности.

Изотерма растворимости в системе АХ—Л У—Н20  при 
отсутствии химического взаимодействия компонентов 
и образования твердых растворов. Характер изотермы 
зависит от выбранной температуры. Д ля процесса кри
сталлизации соли из водного раствора более всего инте
ресен интервал температур ниже эвтектической темпера
туры двойной системы, образованной солями АХ—AY , 
и выше температур эвтектик, образованных водой и со
лями, т. е.

^ se t(H jO —АХ ;  Н ,0 —AY )  ^раб * э в т { А Х - А У ) -  ( I X . 1 )

Изотермический разрез диаграммы растворимости 
в этом интервале температур, изображенный на тре
угольнике Гиббса-— Розенбома, показан на рис. 125,а.

Следует отметить, что если выбранная температура 
/раб, удовлетворяющая неравенству (IX. 1), лежит ниже 
0°С, то на диаграмме существует кривая MN — линия 
кристаллизации льда и поле кристаллизации льда 
MN — Н20 .  Если температура /рап > 0оС, кривая MN — 
отсутствует. Точка В — растворимость АХ в Н20 ,  точ
ка С — растворимость AY в Н20 . Кривые ЕВ и СЕ — кри
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вые растворимости солей АХ  и AY соответственно. Точ
ка Е — эвтоника, точка совместной кристаллизации 
солей АХ  и A У из раствора, насыщенного этими солями. 
Эвтоника в тройной системе с участием воды аналогич
на точке тройной эвтектики. Подобно тройной эвтектике, 
являющейся конечным пунктом кристаллизации при 
охлаждении сплава, эвтоника — конечный пункт кри
сталлизации раствора при его изотермическом упарива
нии. По достижении эвтоники кристаллизация идет при 
неизменном составе раствора. При /раб > 0  поле Н20  — 
СЕВ — область ненасыщенных растворов. Поле BE АХ — 
смесь насыщенного раствора АХ с кристаллами АХ. 
Поле СЕАУ — соответственно то же по A У. Треугольник 
Л У— Е — АХ — область смесей твердых АХ  и Л У с рас
твором, насыщенным обеими солями.

Следовательно, кристаллизация соли АХ  при темпе
ратуре £Раб возможна из растворов, находящихся внутри 
области BE—Л У—АХ, а для соли Л У соответственно 
внутри СЕ—АХ—Л У. При этом из нагретого выше tpa5 
раствора, состав которого характеризуется точкой R, при 
его охлаждении до fp a 6 выпадают кристаллы АХ  и остает
ся маточный раствор состава точки К - Количество рас
твора и кристаллов определяется правилом рычага. Кро
ме указанных выше равновесных значения, точки полей 
С — Е — Л У, В — Е — АХ и Е — Л У — АХ  могут изобра
ж ать составы пересыщенных растворов.

Та ж е изотерма растворимости при £раб> 0°С , изо
браженная по способу Шрейнемакерса, показана на 
рис. 125,6. Значение точек В, С, Е и кривых СЕ и ЕВ 
то же, что и для треугольной диаграммы. Характерно 
расположение коннод параллельно осям координат, так 
как  точки чистых компонентов леж ат на продолжении 
осей в бесконечности.

При изотермическом выпаривании при fp a 6 ненасы
щенного раствора, состав которого изображен точкой F, 
будет получен насыщенный по АХ  раствор состава точ
ки К\ при дальнейшем испарении воды суммарный со
став конденсированных фаз продолжает изменяться по 
лучу испарения ON, при этом будут выпадать кристаллы 
АХ, а состав раствора будет меняться вплоть до эвтони- 
ческой точки Е. Дальнейшее испарение воды не будет 
изменять состава раствора, при этом из раствора начнет
ся выпадение кристаллов обеих солей в соотношении,
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соответствующем составу точки Е, вплоть до полного 
удаления воды.

Изотерма растворимости в системе ЛХ—AY—Н20  при 
образовании кристаллогидрата.

AY AY

а б
Рис. 125. Изотермы растворимости в системе АХ—AY—Н20  при отсутст
вии химического взаимодействия меж ду компонентами:
а  — на треугольнике Гиббса — Розенбома; б —по методу Шрейнемакерса

AY AY

Рис. 126. Изотермы растворимости в системе AX—AY— Н20  при образо
вании кристаллогидрата АХ-п  Н20 , устойчивого при всех концентрациях 
раствора:
а  — на треугольнике Гиббса — Розенбома; б — по методу Шрейнема
керса

I с л у ч а й .  К р и с т а л л о г и д р а т  АХ • пН20  у  с т о й- 
ч и в  п р и  с о п р и к о с н о в е н и и  с р а с т в о р а м и  
в с е х  к о н ц е н т р а ц и й .

Рассмотрим изотермы растворимости при температу
рах, удовлетворяющих условию: 0 <С£раб<£эвт(.дх -ayj-
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В этом случае изотермы будут иметь вид, показанный на 
рис. 126. На диаграмме Шрейнемакерса кристаллогидрат 
лежит на оси О—АХ  на конечном расстоянии от начала 
координат. Конноды, проходящие через точку кристалло
гидрата, имеют в этом случае расположение, подобное 
таковым на треугольнике Гиббса. При изотермическом 
выпаривании раствора состава точки G будет получен

L---------------------- V - ^  ^ АХ
Н20 В АХ-лНг О О В Ах пНгО

*  -----АХа е
Рис. 127. Изотермы растворимости в системе AX—AY— Н20  при образовании 
кристаллогидрата АХ-п Н20 ,  обезвоживающегося при достижении некоторой 
концентрации раствора:
а  — на треугольнике Гиббса — Розенбома; б*— по методу Шрейнемакерса

насыщенный по кристаллогидрату АХпН^О раствор со
става точки L, затем будет выпадать кристаллогидрат 
ЛХпН20 ,  а маточный раствор им обедняться до эвтони- 
ческого состава (точка Е), дальнейшее испарение при 
данной температуре идет без изменения состава раство
ра. При полной кристаллизации (упаривание досуха) бу
дет получена смесь солей ЛУ+ЛХ-пН 20 ,  отвечающая 
составу точки М на пересечении луча испарения с орди
натой точки состава кристаллогидрата (или прямой 
АХ ■ пН20 —Л У).

II с л у ч а й .  К р и с т а л л о г и д р а т  ЛЛ^-пН20  п р и  
п р е в ы ш е н и и  н е к о т о р о й  к о н ц е н т р а ц и и  р а с 
т в о р а  о б е з в о ж и в а е т с я .  В этом случае диаграм
мы растворимости усложняются (см. рис. 127).

Каждой форме соли АХ (т. е. безводной АХ  и кри
сталлогидрату) соответствует своя ветвь растворимости. 
В контакте с чистой водой существует лишь кристалло-
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гидрат (как  и в предыдущем случае), его растворимости 
в воде отвечает точка В. Точка D — точка превращения 
кристаллогидрата в безводную соль не является эвтони- 
ческой.

Проследим на диаграмме Шрейнемакерса ход изо
термического выпаривания раствора с фигуративной точ
кой F. Сначала удаляется вода, состав раствора меняет
ся по лучу Н2 О—G. По достижении точки G начинается 
кристаллизация кристаллогидрата АХ-п^О, а фигура
тивная точка раствора перемещается вдоль кривой BD 
к точке D, по достижении которой начинается растворе
ние кристаллогидрата и выделение безводной соли. Та
ким образом, по мере испарения раствора будет проис
ходить обезвоживание выпавшей соли. В точке D в рав
новесии три фазы, при /=const система нонвариантна, 
т. е. состав раствора не будет меняться, пока не обезво
дится весь кристаллогидрат. Затем начнется процесс вы
деления этой соли с одновременным изменением соста
ва раствора и его фигуративная точка будет двигаться 
вдоль DE по направлению к эвтонике. По достижении 
Е из раствора будут одновременно выделяться две соли: 
АХ и AY, состав ж е этого раствора до полного высыха
ния меняться не будет.

Если состав исходного раствора отвечал точке Н, 
процесс изотермического выпаривания будет значительно 
проще: от Н до L происходит испарение воды, затем до 
эвтоники испарение воды и кристаллизация АХ и в эвто
нике— одновременная кристаллизация АХ и AY.

Пример реальной системы с образованием кристаллогидратов: 
Na2WOt—NatCOi—//20 .  Растворы этой системы получают в гидро
металлургии вольфрама при разложении шеелитовых концентратов 
растворами соды в автоклавах. В растворах содержится избыточное 
количество соды, часть ее выкристаллизовывают путем охлаждения 
раствора до 0е С [5].

Изотерма растворимости в системе Na2W 0 4—Na2C 0 3—Н20  
при 0е С показана на рис. 128. При 0е С имеет место образование 
двух устойчивых кристаллогидратов: Na2W 0 4- ЮН20  и №аСОз-ЮН20 ,  
не вступающих между собой в химическое взаимодействир и не об
разующих твердых растворов, что позволяет выделить из раствора 
соду, оставив полностью в растворе вольфрам.

В исходном растворе при ~ 1 0 0 ° С  содержится 20 г/100 г 
Н20  Na2W 0 4 и 12 г/100 г Н20  Na2C 0 3, что со тветствует составу точ
ки А на рис. 128. б.

Определим степень кристаллизации соды при охлаждении рас
твора до 0° С. При 0° С раствор точки А является пересыщенным 
по №2СОз и ненасыщенным по Na2W 0 4, поэтому концентрация
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Na2W 0 4 при охлаждении практически не меняется, а выпадение 
кристаллов КагСОз-ЮНгО происходит до остаточного содержания 
в растворе № 2СОз, равного 5,5 г/100 г НгО (точка В). Количество

К онцент рация ш г т^/Ю О гН г О К он ц ен т ра ц и и  Naz W (k.e]W O iH ^

Рис. 128- Изотермы растворимости при 0° С в системе Na2W04—КагСОз— 
—Н20  по методу Шрейнемакерса:
а  — общий вид изотермического разреза при 0° С; б  — вид изотерм вблизи вод
ного угла

АУ АУ

Рис. 129. Изотермы растворимости в системе АХ—АУ— Н20  при образовании 
безводной конгруэнтно растворимой двойной соли А2ХУ:
а — иа треугольнике Гиббса — Розеибома; б — по методу Шрейнемакерса

выкристаллизовавшейся соды на 100 г Н20  составит 12—5 ,5 = 6 ,5  г, 
12—5 ,5

степень выделения — — ----  - 1 0 0 »  60%.

Подобным образом проводят расчеты кристаллизации 
при любых типах диаграмм растворимости.
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Изотерма растворимости в системе Н20 — АХ — AY 
при образовании двойной (или комплексной) соли.

I с л у ч а й .  С и с т е м а  с б е з в о д н о й  д в о й н о й  
с о л ь ю ,  р а с т в о р я ю щ е й с я  в в о д е  б е з  р а з л о 
ж е н и я ,  т. е. устойчивой в растворах всех концентраций, 
например квасцы K2 S 0 4-A l2 (S04) 3-24 Н2 0 , которые 
можно растворить в воде и упариванием раствора снова 
получить исходную соль.

Изотермы растворимости при /раб< /Эвт ( a y -  a*xy-, 
A Y - A :  x y ) ^ р а б > 0  представлены на рис. 1 2 9 .

Характерная особенность этой системы — пересечение 
лучом двойной соли (прямой, соединяющей фигуратив
ные точки воды и двойной соли) ветви ее растворимости. 
Лучом Н2 О — A2XY диаграмма разделяется на две, к аж 
дая из которых подобна рассмотренной ранее системе 
двух солей и воды, не вступающих в химические взаимо
действия. В результате в системе имеются две эвтоники 
Е\ и Е2.

Проследим процесс изотермического испарения нена
сыщенного раствора чистой соли A2XY с  фигуративной 
точкой F на диаграмме по Шрейнемекерсу (рис. 129,6). 
При удалении воды раствор концентрируется до состава 
точки D и далее из раствора кристаллизуется двойная 
соль A2XY вплоть до полного испарения воды.

Д ля исходного раствора с фигуративной точкой К 
изотермическое испарение приводит к насыщенному 
раствору, отвечающему по составу точке L, из которого 
при дальнейшем испарении выделяются кристаллы двой
ной соли A2XY, а состав раствора изменяется до эвтони
ки Е1 , из раствора, соответствующего этой точки, идет 
одновременно кристаллизация АХ и A2XY вплоть до пол
ного испарения воды. Аналогично при испарении воды 
из раствора, отвечающего точке G, эвтоникой будет точ
ка Е2.

В случае двойной соли, образующей гидрат и раство
ряющейся без разложения, диаграмма, разделенная лу
чом двойной соли Н20  — A2XY, состоит из двух рассмот
ренных ранее систем с кристаллогидратом. Следует з а 
метить, что образование кристаллогидрата двойной соли 
происходит обычно, когда исходные соли или одна из них 
образуют кристаллогидраты.

II с л у ч а й .  С и с т е м а  с б е з в о д н о й  д в о й н о й  
с о л ь ю ,  р а с т в о р я ю щ е й с я  с р а з л о ж е н и е м ,
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т. е. не устойчивой, при контакте со своим раствором. 
Соль становится устойчивой при избытке одного из ком
понентов, например карналлит K Cl-M gCl2 -6 H2 0 , разла
гается при растворении в воде, но устойчив в насыщенных 
растворах хлористого магния.

Рис. 130. Изотермы растворимости в системе АХ—АУ—Н20  при образовании 
безводной соли, растворяющейся в воде с разложением, но устойчивой в 
растворе с избытком одного из компонентов:
а  — на треугольнике Гиббса — Розеибома; б — по методу Шрейнемакерса

Изотермы растворимости для тех ж е температурных 
условий даны на рис. 130. Отличительная особенность 
диаграммы этого типа — луч двойной соли не пересекает 
ветвь кривой растворимости и диаграмму нельзя разде
лить на две, как  для конгруэнтно растворимой двойной 
соли.

Проследим в этом случае по рис. 130, б  процесс изо
термического испарения ненасыщенного чистого раство
ра двойной соли состава точки F. При удалении воды со
став раствора попадает в точку D, при дальнейшем ис
парении воды из раствора будут выпадать кристаллы 
A Y (а не соли A2XY)\ состав раствора будет изменяться

В точке Р начнется выделение двойной соли Л2ХY, 
однако, так как  она относительно богаче по содержанию 
A Y, чем раствор отвечающей точке Р, то при кристалли
зации A2XY находящаяся на дне ранее выкристаллизо
вавш аяся соль A Y будет растворяться. Состав раствора 
при этом будет постоянным, отвечающим точке Р (нон-

h
а 6

по DP.
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вариантное равновесие). После израсходования всей со
ли A Y одновременно с выделением двойной соли будет 
происходить обеднение раствора солью Л У, его фигу
ративная точка будет передвигаться вплоть до достиже
ния точки Е — эвтоники. Затем при испарении воды бу-

Рис. 131. Изотерма растворимости в системе NH4NO3— 
—(NH4)2S04— Н20  при 30° С иа треугольнике Гиббса — Ро
зенбома

ПдС1г , г  на 100 г Нг0
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Рис. 132. Изотерма растворимости в системе КС1—MgCIy— 
—Н20  при 25° по методу Шрейиемакерса



Дет идти одновременная кристаллизация А2ХУ и АХ в 
соотношении, отвечающем составу эвтоники, вплоть до 
полного удаления воды. Конечным пунктом кристалли
зации при испарении растворов состава точек Н и К бу
дет эвтоника Е.

Следует заметить, что устойчивость двойных солей 
(как  и кристаллогидратов) зависит в большой степени 
от температуры. Поэтому при изменении температуры 
кристаллизации или растворения процесс может перейти 
из конгруэнтного в инконгруэнтный, и наоборот, т. е. тип 
диаграммы растворимости двойной соли может менять
ся с температурой.

В качестве примера системы с инконгруэнтно раство
ряющимися двойными солями приведем систему НгО — 
NH4 NO3 — (NH4 ) 2 S 0 4 , в  которой образуются двойные 
соли: (NH4 ) 2 SO4 • 2 NH4 NO3  и (NH4 h S 0 4 -3 NH4 N0 3. На 
рис. 131 приведена изотерма при 30° С. Ясно, что обе 
двойные соли распадаются при добавлении воды.

Другой пример — система Н2 О — M gCb — КС1, в ко
торой карналлит K Cl-M gCl2 -6 H2 0  — инконгруэнтно рас
творяющаяся соль; ее изотермический разрез при 25° С 
показан на рис. 132 [ 6 ] .

О п р е д е л е н и е  с о с т а в а  д в о й н о й  с о л и .  Если 
двойную соль трудно полно отделить от маточного рас
твора, ее состав может быть определен по методу Шрей
немакерса. В этом случае анализируют несколько рас
творов (а, Ь, с ) , насыщенных по двойной соли/) (рис. 133), 
а такж е соответствующие донные фазы а', Ь' и с'. По
следние могут при этом содержать не отделившийся при 
фильтрации маточный раствор: точка а', Ь' и с '  должны 
лежать на прямых, соединяющих точки насыщенных 
растворов с точкой двойной соли D.

Если двойная соль безводна, то найденная точка будет 
лежать на стороне S iS 2  треугольника Гиббса, если ж е она 
содержит воду — внутри треугольника.

Изотерма растворимости в системе АХ — AY — Н20  
при образовании твердых растворов между двумя соля
ми. При образовании в тройной системе с участием воды 
непрерывного ряда твердых растворов между солями 
изотерма растворимости при температурах выше нуля 
состоит из одной ветви. Д ля солей, не образующих гид
раты, изотерма растворимости по методу Гиббса—Розен- 
бома будет иметь вид, показанный на рис. 134. Ветвь
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растворимости BD соединяет точки растворимости в воде 
индивидуальных солей. Кривая BD может быть как  вы
пуклой, так  и вогнутой в зависимости от вида взаимо
действия АХ и AY при образовании твердых растворов. 
Конноды направлены веерообразно, их продолжения не 
сходятся в одной точке. При изотермическом упаривании 
раствора состава точки F происходит его концентриро
вание вплоть до образования насыщенного по твердому

S,

Рис. !33. Схема определения со
става двойной соли по методу 
Шрейиемакерса

AY

Рис. 134. Изотерма растворимо
сти в системе AX—AY— Н20  при 
образовании твердых растворов 
между двумя солями на тре
угольнике Гиббса — Розенбома

раствору солей водного раствора точки L. При дальней
шем упаривании выпадают кристаллы твердого раствора 
состава точки М.

Если твердые растворы образованы гидратами солей, 
то состав выделяющихся твердых растворов дается точ
ками пересечения соответствующих коннод с прямой, со
единяющей фигуративные точки гидратов. Если в систе
ме образуется несколько видов твердых растворов, то 
каждому виду будет отвечать своя ветвь изотермы раст
воримости, эти ветви пересекаются в эвтонических точ
ках, отвечающих равновесию двух соответствующих 
предельных твердых растворов с эвтоническим раство
ром. При двух видах твердых растворов вид кривой раст
воримости подобен кривым в случае отсутствия взаимо
действия между солями (см. рис. 127). Однако веерооб
разное расположение коннод в первом случае отличает 
обе изотермы.
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Практически для расчетов кристаллизации солей, об
разующих твердые растворы, удобно пользоваться зако
нами распределения, рассмотренными ранее в гл. VIII 
для изоморфного соосажденпя примесей.

§ 2. Пересыщенные растворы

Количественные характеристики и способы  получения 
пересыщенных растворов

1. А б с о л ю т н о е  п е р е с ы щ е н и е  а: 
а  =  С — С,„

где С — концентрация рЕСгворенного вещества в дан
ный момент;

Си — концентрация насыщенного при данной тем
пературе раствора.

2. О т н о с и т е л ь н о е  п е р е с ы щ е н и е  0:

3. С т е п е н ь  ( к о э ф ф и ц и е н т )  п е р е с ы щ е 
н и я  у:

у =  ~  = р  +  1 .

4. А б с о л ю т н о е  п е р е о х л а ж д е н и е  0:

0  =  /и*— t,
где /„ — температура, при которой раствор данной кон

центрации является насыщенным; 
t — фактическая температура раствора.

5. О т н о с и т е л ь н о е  п е р е о х л а ж д е н и е  rj:

6 . С т е п е н ь  ( к о э ф ф и ц и е н т )  п е р е о х л а ж -  
н и я е:
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Последние три характеристики используют при изо- 
гидрической кристаллизации.

Пересыщенные растворы могут быть получены мед
ленным охлаждением близкого к насыщению раствора 
(способ применяют для веществ, растворимость которых

Рис. 135. Диаграмма состояния Рис. 136. Зависимость времени ожи-
растворов дания начала спонтанной кристал

лизации от степени пересыщения 
раствора:
/, 2, 3 — водные растворы KI, КВг, 

С ПОВЫШеНИеМ температуры К С 1 соответственно; 4 — водно-спир-
возрастает); выпариванием товы1! раствор К С 1  

растворителя при атмосферном или пониженном давле
нии; использованием химической реакции, приводящей 
к образованию нового соединения, концентрация которо
го выше растворимости в данном растворе. Реже приме
няют способ высаливания — введение в раствор вещест
ва, понижающего растворимость содержащегося в рас
творе соединения (например, добавлением соединения, 
имеющего общий ион с растворенным веществом, или 
введением спирта, связывающего воду и вызывающего 
выделение соли).

Д ля оценки устойчивости пересыщенного раствора 
используется понятие п р е д е л ь н о г о  п е р е с ы щ е н и я  
(или предельной концентрации), при достижении которо
го начинается спонтанная кристаллизация.

На рис. 135 изображена диаграмма состояния раство
ров в форме зависимости концентрации от температуры. 
Поле диаграммы делится на три области:

I — область ненасыщенных стабильных растворов 
(ниже кривой растворимости ab ) ;
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II — область пересыщенных метастабильных раство
ров (между ab и кривой предельных концентраций cd ) ;

III — область лабильного состояния (выше кри
вой cd ).

Пересыщенные растворы метастабильной области мо
гут сохраняться достаточно долго без выпадения твердой 
фазы, растворы с концентрацией, соответствующей л а 
бильной области, не могут существовать, из них происхо
дит спонтанная кристаллизация.

Предельная концентрация пересыщенного раствора 
не является физико-химической константой, она зависит 
как  от свойств растворенного вещества и растворителя, 
так и от ряда внешних факторов, что ниже будет рассмот
рено.

Влияние природы солей  
на устойчивость пересыщенных растворов

Понятие границы метастабильности играет большую 
роль в практике кристаллизации.

Предельная концентрация зависит от природы раст
воренного вещества и растворителя, температуры и, кро
ме того, от внешних условий, таких как  масса раствора, 
степень перемешивания, наличие примесей в растворе, 
материал реактора и мешалки, продолжительность на
блюдения и др.

На рис. 136 показана зависимость времени ожидания 
начала спонтанной кристаллизации (т) от пересыщения 
раствора ( а ) ,  из которой видно, что для сильно пересы
щенных растворов т очень мало, с уменьшением пересы
щения т  возрастает вплоть до т-»-оо. Однако резкой гра
ницы между метастабильной и лабильной областью нет, 
поэтому сравнение солей по устойчивости их метаста
бильных растворов можно проводить только в строго 
одинаковых условиях.

В настоящее время отсутствуют количественные за 
кономерности, позволяющие рассчитать устойчивость 
пересыщенных растворов различных соединений. Д ля 
практического использования можно перечислить неко
торые свойства соединений, которые влияют на устойчи
вость их пересыщенных растворов [3 ].

1. Произведение зарядов, составляющих соль ионов. 
Чем больше произведение зарядов, тем более устойчивый
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Т А Б Л И Ц А  17

ВЛИЯНИЕ РАСТВОРИМОСТИ СОЛИ S  И ТЕМПЕРАТУРНОГО 
КОЭФФИЦИЕНТА РАСТВОРИМОСТИ f
НА УСТОЙЧИВОСТЬ ПЕРЕСЫЩЕННЫХ РАСТВОРОВ (Т пр ед1

Соль s, % f ’'’пред Соль s . % f ^пред

NaNO, 7 ,6 4 0,0024 1,064 K N 03 2 ,7 6 0 ,0140 1 ,36
КС1 4 ,0 3 0,0031 1 ,0 9 КСЮ3 0,58 0 ,15 1,41

пересыщенный раствор образует соединение. Так, для 
солей NaCl и KCI с произведением зарядов ионов, рав
ным единице, предельная степень пересыщения растворов 
(Тпред) составляет 1,03—1,06, а для солей C d S 0 4, CaSC>4 , 
произведение зарядов ионов которых равно четырем,
7цред= 1»6.

2. Растворимость и температурный коэффициент раст
воримости. С понижением растворимости и увеличением 
температурного коэффициента растворимости соли воз
растает устойчивость пересыщенных растворов (см. 
табл. 17).

3. Степень гидратации ионов и склонность к образо
ванию кристаллогидратов; как  правило, соли, образую
щие в растворе сильногидратированные ионы и кристал
лизующиеся в виде кристаллогидратов, дают устойчивые 
пересыщенные растворы.

Устойчивость пересыщенных растворов солей калия, 
анионы которых образуют лиотронный ряд: I- <ГВг— <С 
< C l - <SO®~, возрастает; "упред соответственно равно 
1,029; 1,056; 1,098; 1,37.

4. Наличие полиморфных превращений у  кристаллизу
емого соединения свидетельствует о вероятности обра
зования устойчивых пересыщенных растворов. Так, 
различия в устойчивости пересыщенных растворов солей 
N aN 0 3  (7преД— 1,064) и KN03  (Тпред= 1,36) могут быть 
связаны с наличием двух полиморфных превращений у  
последней.

5. Тип кристаллической решетки. Устойчивые пере
сыщенные растворы дают, как  правило, соединения, 
имеющие кристаллическую решетку с низкой симметри
ей (моноклинную, трехклинную сингонию) и, напротив,
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легко кристаллизуются при малых пересыщениях соли с 
простой, например кубической, решеткой.

Очевидно, что в ряде случаев имеет место наложение 
влияний нескольких факторов, например к  влиянию гид
ратации анионов при переходе от KCI к K2 SO4  добавля
ется влияние произведения зарядов ионов или к  влия
нию растворимости и температурного коэффициента раст
воримости у  солей N aN 0 3  и K N O 3 добавляется влияние 
полиморфных превращений (табл. 17).

Зависимость растворимости от размера частиц
Д ля частиц малых размеров (меньше 1—2 мкм) име

ет место зависимость растворимости от размера, подоб
ная установленной Томпсоном (Кельвином) зависимости 
давления насыщенного пара над жидкими каплями от 
размера капли:

In-PL. =  (К . 2 )
Рос RTrp v ’

где pt — давление насыщенного пара над каплей жид
кости радиуса г\ 

р*о — давление насыщенного пара над плоской по
верхностью жидкости;

М — молекулярная масса;
R — универсальная газовая постоянная; 
о — поверхностное натяжение; 
р — плотность.

Зависимость растворимости частиц от их крупности 
описывается уравнением Оствальда:

0X.3)

где Sr — растворимость частицы условного радиуса г; 
S „о — растворимость частицы при г-*-оо (табличные 

данные растворимости).
Следует иметь в виду приближенность формул (IX.2), 

(IX.3), так  как  принимают, что а  ир не зависят от радиу
са частицы, величина о  одинакова для всей частицы 
(фактически ж е разные грани кристалла имеют различ
ные а ) ,  не учитывается диссоциация растворяющегося 
вещества.
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Последнее может быть учтено, при этом уравнение 
Оствальда принимает вид

1 n  S r  __ _______ 2/но________

■S„o ~  R T r p ( l — a  +  na) ’  ̂ ^

где а  — степень диссоциации в растворе;
п — число ионов, образующихся при диссоциации.

Пример расчета влияния размера частиц на растворимость AgCl 
и B aS04. Некоторые физические данные для B a S 0 4 и AgCl, необхо
димые для расчета, приведены ниже:

м р. г/см1 с, эрг/см
B a S 0 4 . . . . .  . 2 3 3 4 ,5 520
AgCl . . .  . 143 5 ,5 6 125

Газовая постоянная R равна 8 ,31-107 эрг/град-моль. 
Подставляя приведенные значения в уравнение (IX.3), получа

ем для 25° С следующие зависимости: 
для B a S 0 4

, S r 9 , 6 - 10~7
l g - ^ = -------------  . (IX .5)

для AgCl

. S r  1 ,1 5 - 1 0 —7
'е х : = — ;— (IX .6)

Анализ уравнений (IX.5), (IX.6) показывает, что зависимость 
растворимости частицы от ее размера существенно проявляется для  
частиц меньше 10~4— 10~5 см (1—0,1 мкм).

Так, для B a S 0 4 при л = 1 0 -6 см S r/S«.= 9 ,1 2 , т. е. растворимость 
частицы г = 1 0 ~ 6 см в ~ 9  раз превышает табличные данные для  
растворимости соли. При /-=10-5 см S r/5oo =  1,245, т. е. превышение 
на 24,5%i при /■= 10—6 см S T/S „  =  1,022, превышение рас
творимости на 2,2%.

Д ля AgCl зависимость растворимости от размера частиц выра
жена в значительно меньшей степени: при г = 1 0 ~ 6 см =  1,305, 
при т =  10—5 см S T/Sm =  1,025 и при г =  1 0 4 см Sr/S^ =  1,0025, т. е. 
при том же изменении размера частиц от 10_6 см до 10-4  см пре
вышение растворимости уменьшается с 30 до 0,25%.

Эти разные влияния размера частиц на растворимость отража
ются на диаграмме состояния пересыщенных растворов различием 
в ширине метастабильной области, которая для  B a S 0 4 значительно 
шире, что свидетельствует о большей устойчивости пересыщенных 
растворов B a S 0 4.

404



§ 3. Механизм и кинетика 
образования зародышей кристаллов

Прежде чем произойдет видимая кристаллизация со
ли из пересыщенного раствора, в нем должны образо
ваться зародыши новой фазы, способные к дальнейшему 
самопроизвольному росту.

Зародыши могут образоваться самопроизвольно, тог 
да говорят о гомогенном образовании зародышей и го
могенной кристаллизации. На практике часто зародыши 
специально вводят в раствор, например в производстве 
глинозема в растворы алюмината натрия для выделения 
из них гидроокиси алюминия добавляют частицы осаж
денной гидроокиси алюминия. В этом случае говорят 
о гетерогенном осаждении или кристаллизации. Зароды
шами гетерогенной кристаллизации могут быть такж е 
посторонние твердые частицы или даж е ионы. В реаль
ном процессе кристаллизации оба явления могут проте
кать параллельно, доля каждого зависит от условий 
кристаллизации.

Гомогенное образование зародышей
Что собой представляет зародыш твердой фазы, воз

никший в идеально чистом растворе, т. е. растворе, в ко
тором первоначально нет зародышей кристаллизующейся 
твердой фазы и твердых частиц других веществ, пыли
нок и др. Наиболее вероятно, что это мельчайший крис
талл, имеющий определенную свойственную данному со
единению структуру и достигший размеров, при которых 
он способен в данных условиях к дальнейшему росту.

Некоторые авторы считают возможным иной путь — 
образование аморфного зародыша таких размеров, что 
он способен к устойчивому существованию, а образование 
кристаллической структуры относят к периоду роста за
родыша т -

Д ля ионных кристаллов можно представить образо
вание зародыша путем последовательного присоединения 
ионов с получением цепочек Ме+ — Х~ — Ме+ — Х~~ — 
Ме+.... Образование цепочек наиболее вероятно, так  как 
в этом случае каждый присоединяющийся ион будет ис
пытывать наименьшее отталкивающее действие со сто
роны одноименных ионов, уж е включенных в цепочку. 
Соединение таких цепочек приводит к образованию двух
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мерных ионных плоскостей с расположением Ме+ и Х~ 
в шахматном порядке, а взаимное наложение таких пло
скостей приводит к возникновению трехмерного кристал
ла. При достижении некоторого критического размера

такой зародыш становится 
устойчивым.

Имеются две количест-' 
венные теории гомогенного 
образования зародышей, 
рассматривающие процесс 
в разных аспектах, но при
водящие к одинаковым ре
зультатам : термодинамиче
ская теория Гиббса—Фоль- 
мера [ 8 , 9, 10] и молеку
лярно-кинетическая теория

Рис. 137. Зависимость свобод
ной энергии образования заро
дыша от его размера

Ст
и

занского и Каишева [Ю,

По термодинамической 
теории Гиббса — Фольмера 
образование новой фазы 

(зародыша) сопровождается изменением энергии Гиб
бса системы, обусловленным появлением объема новой 
фазы и созданием поверхности раздела меж ду фазами:

AG =  AG„ — AG„ +  AGдеф> (IX.7)

где AG изменение энергии Гиббса системы при 
возникновении поверхности раздела s. 

Это величина положительная, так  как за 
трачивается работа на создание поверх
ностной энергии;

ДGy — изменение энергии Гиббса системы, обус
ловленное образованием объема твердой 
фазы V, величина отрицательная, так  как 
вследствие уменьшения подвижности мо
лекул в твердом теле по сравнению с 
жидкостью энергия высвобождается;

АСдеф — изменение энергии Гиббса за счет дефор
мации системы при изменении объема в 
месте образования зародыша; для  кри
сталлизации ИЗ ВОДНЫХ раСТВОрОВ AGHe({> 
малая величина, которой допустимо пре
небречь.
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Зависимость A G =f(r), где г  — линейный размер час
тицы новой фазы, показана на рис. 137.

При выводе этой зависимости для упрощения расче
тов принято, что частицы имеют форму шара радиусом г. 
В этом случае

где 4лт2— поверхность новой фазы;
о  — удельная поверхностная энергия (поверх

ностное натяжение).
Изменение энергии Гиббса при образовании объема 

твердой фазы описывается уравнением

где Цс — химический потенциал пересыщенного рас
твора концентрации С;

|хси — химический потенциал твердой фазы, соот
ветствующий насыщенному раствору кон
центрации Сн;

Ап — число молей образовавшейся новой фазы.
Так как

Если С и Сн не слишком отличаются, то отношение 
y c f t cu ~  1 , тогда

A Gs =  4 пг2о, (IX.8 )

AGV= (цс — H cJAn, (IX .9)

V-С; =  h) +  7 ? 7 MnYiC['. (IX. 10)

то
ЦС =  Ц0  + Я Г 1п ус С, 

1̂ си =  l̂ o VcH С„

где |х0  — стандартный химический потенциал; 
С, — концентрация раствора;
У[ — коэффициент активности.

Получим

(IX.I1)
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Vc— Vc =  RT in (IX.12)и CH

Число молей новой фазы Ап можно выразить через ее 
размеры как  отношение объема фазы к мольному объ
ему:

A f t = 4  nr3 - f  , (IX.13)Ml р 3 м
где р — плотность твердой фазы.

Решая уравнения (IX .9 ), (IX. 12), (IX. 13), получаем

Общее изменение энергии Гиббса AG при образова
нии новой фазы может быть описано выражением

A G =  4 лг2о -----— я  —  raRT In—  . (IX, 15)3 м с„ '
Функции ДG—f(r)  имеют максимум при г, равном 

размеру устойчивого зародыша гКрит- В точке максимума 
первая производная AG^ax = 0 , получим следующее 
выражение для Гкрит:

/-крнт—  2Ш с  . (IX.16)
р RT 1п —Сн

Уравнение (IX. 16) представляет собой уравнение 
Оствальда (IX. 3 ), решенное относительно г  устойчивого 
зародыша новой фазы. Подставив выражение гкрИт в 
уравнение (IX. 15), получим изменения энергии Гиббса 
системы при образовании устойчивого зародыша AGmax:

\п. _  1 6  „  o W  nw ,AGmax я  . (IX.17)

- (ет1"ст)р"

Из уравнений (IX. 16), (IX. 17) следует, что размер 
устойчивого зародыша и энергия, необходимая для его 
образования, определяются как  свойствами кристаллизу
емого вещества (о, М, р ), так  и внешними условиями — 
степенью пересыщения раствора и температурой. Энер
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гия Гиббса резко возрастает с уменьшением пересыще
ния раствора. При этом теоретически невозможно обра
зование зародышей при отсутствии пересыщения раст
вора.

Устойчивый зародыш может содержать различное 
число молекул (от единиц и до сотен, т. е. его размер мо
жет колебаться для простых неорганических молекул в 
пределах 1 0 “ 8 — 1 0 - 6  см ).

Возникновение зародыша связано с затратой энергии 
AGmax- Рассмотрим причины ее возникновения в раство
ре. Согласно теории флуктуаций Фольмера, в системах, 
находящихся в равновесии, в отдельных участках воз
можны отклонения от средних равновесных значений 
благодаря статистическому перераспределению энергии. 
В результате термодинамических флуктуаций в отдель
ных участках раствора создаются повышенные пересы
щения раствора, т. е. условия для образования зароды
ша. Вероятность флуктуации р  определяется величиной 
работы, необходимой для ее образования:

где kt — коэффициент пропорциональности;
А — работа образования флуктуации.

Скорость образования зародыша / (т. е. число заро
дышей, образуемых в единицу времени в единице объе
ма) пропорциональна вероятности его образования:

где k=k1k% коэффициент пропорциональности,
AGmax — работа образования зародыша. 

Подставляя в уравнение (IX. 19) выражение AGmax 
из (IX. 17), получим формулу

из которой следует, что скорость образования зароды
шей данной соли зависит от пересыщения раствора, тем
пературы, поверхностного натяжения на границе раздела 
фаз. Последнее может существенно изменяться (умень-

А

(IX.18)

шах

J  =  kzp =  ke RT (IX.19)

ИЗ________я о М г

3 р»(ЯГ)3
J  =  ke (IX.20)
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шаться или возрастать) от присутствия в растворе не
значительного количества примесей. Из формулы (IX. 20) 
следует, что скорость гомогенного образования зароды
шей с уменьшением пересыщения стремится к нулю.

Гетерогенное зароды ш еобразование
Производственные растворы часто содержат механи

ческие примеси, лоторые могут служить центрами заро- 
дышеобразования и кристаллизации. В зависимости от 
размеров посторонних частиц и близости их кристалли
ческой структуры структуре кристаллизуемой соли их 
присутствие в различной степени облегчает кристаллиза
цию. Наибольший эффект оказывает введение затравки 
кристаллизуемой соли в виде мельчайших частиц, явл я
ющихся готовыми устойчивыми зародышами, при этом 
энергия Гиббса гетерогенного образования AGreT.o6p=0

ДСгет.обр =  ФАСтах, (IX.21)

где Ф — коэффициент < 1 .
Уменьшение ДG связано со снижением поверхностной 

энергии с Кр , -  р ас тв  на границе кристалл —  раствор, 
вследствие дополнительного межфазного взаимодействия 
на границах посторонняя твердая частица — раствор 
Отв. — растЕ и посторонняя твердая частица — кристалл
Отв. — кр-

В условиях равновесия 

с  =  с  +  о  cos а ,тв.-раств тв.-кр  1 кр .-раств *

откуда

°тв.-раств °тв .-кр  
COS а  = ---------- --------------------—  ,

°кр .-раств

где а — контактный угол между кристаллическим заро
дышем и посторонней твердой поверхностью, со
ответствующий краевому углу смачивания жид
костью поверхности твердого тела.

По Фольмеру коэффициент Ф в уравнении (IX. 21) 
выражается через cos а  следующей формулой:

ф __(2 +  cos а) (1 — cos а)2
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при (х— 180 Ф — 1 и АСгет.обр—AGmaxi при 0°<С(Х<С180° 
0 <С^><С 1 и GreT.o6 p<! AGmaxJ при а = 0 ° Ф = 0

И A G reT о б р ^ О .

§ 4. Рост кристаллов

Дальнейший рост образовавшихся в растворе мель
чайших кристаллов-зародышей определяется, подобно 
любой гетерогенной реакции, сочетанием двух процессов: 
диффузией растворенных строительных частиц (молекул, 
ионов) с поверхности кристалла и введением в их струк
туру решетки кристалл. Второй процесс в свою очередь 
такж е включает несколько стадий: адсорбцию частиц по
верхностью, миграцию адсорбированных частиц на по
верхности кристалла и внедрение (встраивание) в крис
таллическую решетку. Скорость роста кристалла в 
зависимости от условий (пересыщения раствора, темпе
ратуры, перемешивания, природы кристаллизуемой соли) 
может определяться скоростью разных стадий.

В специальной литературе рассматривается несколь
ко теорий роста кристаллов [11—13]. Ниже кратко рас
смотрены термодинамическая теория адсорбционного 
слоя и дислокационная теория роста.

Согласно общим термодинамическим представлениям, 
кристалл, находящийся в равновесии с раствором, дол
жен иметь форму, совместимую с его симметрией и отве
чающую минимуму поверхностной энергии:

2  aL s c =  min при V =  const,

где o t — поверхноствое натяжение i -той грани; 
s t — поверхность i -той грани;
V— объем кристалла.

Минимум поверхностной энергии кристалла достига
ется, когда грани кристалла удалены от центра его тя
жести на расстояния, пропорциональные поверхностному 
натяжению граней, что отвечает условию

—  =  const,
hi

где h t — расстояеие i-той грани от центра тяжести 
кристалла.

При соблюдении этих условий кристалл сохраняет 
свои геометрические очертания при росте.
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Эти положения выполняются, однако, только в усло
виях равновесия растущего кристалла с раствором, т. е. 
при бесконечно медленном росте в растворе, близком к 
насыщенному. В реальных условиях, отличающихся от 
равновесных, кристалл не всегда геометрически подобен 
самому себе в процессе роста. Существует тенденция к 
максимальной быстроте завершения процесса, которая 
реализуется при максимально развитой поверхности кри
сталла. В результате возникают дендритные формы 
кристаллов или формы с преимущественным развитием 
одних граней, тогда как  другие слабо выражены.

Теория адсорбционного слоя, предложенная Фольме- 
ром, основана на представлении о существовании слоя 
адсорбированных из раствора ионов или молекул на 
кристаллической грани. При адсорбции, которая являет
ся быстрым процессом, частицы теряют часть своей энер
гии, однако сохраняют подвижность и перемещаются по 
поверхности кристалла. В результате соударений при со
ответствующей ориентации частицы адсорбционного слоя 
образуют двухмерный зародыш. Дальнейший рост грани 
после образования на ней зародыша идет с большой ско
ростью, пока не закончится построение всей грани.

Таким образом, рост кристаллов происходит скачко
образно: для появления нового слоя необходимо образо
вание на грани двумерного зародыша, происходящее с 
затратой энергии.

Энергия образования устойчивого двумерного заро
дыша, его кристаллический размер и скорость образова
ния описываются уравнениями, подобными соответству
ющим уравнениям для трехмерного зародыша новой фа
зы в пересыщенном растворе:

где AGmax— энергия образования двухмерного заро
дыша;

к  — энергия на единицу длины по границе за 
родыша;

/ — коэффициент формы зародыша. 
Критический линейный размер зародыша (/Кр) равен

AG,
/и2 М (IX.22)шах

4рRT In —

у.М (IX.23)
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Линейная скорость роста кристалла описывается 
уравнением

ИГ Д ст а х
/, =  —  =  ke rn~, (IX.24)dx

где k — коэффициент пропорциональности.
Из формулы (IX. 24) следует, что скорость роста 

кристалла, как  и скорость гомогенного образования трех
мерного зародыша, связана с пересыщением раствора,
так  как  AGmax= f  ( in — ) ,  и при — =  1 j i= 0.

Си Сн
Практика кристаллизации показывает, что рост крис

таллов со значительными скоростями происходит и при 
очень малых пересыщениях.
Последнее объясняет совре
менная дислокационная тео
рия роста кристаллов.

Дислокационная теория ис
ходит из несовершенства струк
туры реальных кристаллов, в 
частности из наличия винто
вых дислокаций.

Дислокация — чисто гео
метрическое нарушение в кри
сталлической решетке. Винто
вая дислокация образуется, 
когда при росте кристалла 
вследствие напряжений возни
кает разрез ABEF (см. рис.
138), вдоль которого кристал
лический материал, расположенный справа от разреза, 
сдвинут вниз на один межатомный промежуток. На по
верхности кристалла при этом образуется ступенька 
AA'F, начало которой у  выхода на поверхность линии 
дислокации EF, а конец — на грани кристалла. Образо
вание ступеньки AA'F обеспечивает беззародышевый 
рост кристалла за счет непрерывного роста грани по спи
рали. При этом неизбежно закручивание ступени в спи
раль, так  как должна сохраняться по всей длине ступени 
линейная скорость роста кристалла. Спирали роста крис
таллов хорошо видны под микроскопом.

Таким образом, образование винтовой дислокации

Рис. 138. Схема образования 
винтовой дислокации в кри
сталле
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приводит .к появлению на поверхности грани растущего 
кристалла ступеньки роста, которая далее растет непре
рывно без образования двумерного зародыша.

§ 5. Кинетика 
массовой кристаллизации

При массовой кристаллизации образование зароды
шей и рост кристаллов происходят одновременно, про
цесс осложняется срастанием и разрушением кристаллов 
вследствие столкновений при перемешивании раствора. 
В результате кинетика массовой кристаллизации — слож
ная функция многих переменных.

Общий вид зависимости изменения концентрации рас
твора во времени при кристаллизации показан на 
рис. 139. Участок аЪ кривой 1 соответствует индукцион
ному периоду кристаллизации, в течение которого концен
трация раствора не изменяется. В этот период происходит 
зародышеобразование и рост зародышей до разме
ров, обеспечивающих видимую кристаллизацию. Величи
на участка аЪ зависит от многих рассмотренных ранее 
факторов, определяющих скорость зародышеобразования 
и устойчивость пересыщенных растворов. Индукционный 
период отчетливо выражен при малых пересыщениях.

Предложен ряд эмпирических и полуэмпирических 
формул определения длительности индукционного перио
да, например формула Фольмера

Тинд 1п2у

где а — поверхностное натяжение;
7  — степень пересыщения;
Ь — константа.

Указанная формула Фольмера является фактически 
преобразованным выражением (IX.20) для скорости го
могенного образования зародышей при данных условиях. 
Практически она может быть использована в расчете 
Тщтд при любом у, если известны Ттд при одном значении 
степени пересыщения для данного вещества при сохране
нии прочих равных условий.

При возрастании степени пересыщения до значений 
предельных концентраций Тттд— > -0  и зависимость концен

(IX.25)
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трации раствора во времени при кристаллизации имеет 
вид кривой 2 рис. 139.

В работах Е. В. Хамского [ 8 ] по кристаллизации ти- 
таниламмонийного сульфата (NH4 ) 2 (TiO) (S i0 4 b - 2 H2 0  

из растворов полученных при сульфат-аммонийном спо
собе переработки лопаритовых концентратов время ин-

Рис. 139. Изменение концентрации Рис. 140. Зависимость скорости мас- 
раствора во времени при массовой совой кристаллизации от времени: 
кристаллизации: 1 — при больших пересыщениях;
I — кристаллизация с индукцион- 2 — при малых пересыщениях 
иым периодом; 2 — кристаллизация 
без выраженного индукционного 
периода

Аукционного периода соответствовало эмпирической 
формуле, вытекающей из выражения (IX.24).

IgT„„« =  / ( - £ l g T> (IX.26)
где К и В — константы.

На длительность индукционного периода большое 
влияние оказывают растворимые примеси. Примером мо
жет служить влияние примесей тантала и ниобия на кри
сталлизацию аммонийтитанилсульфата. Длительность 
индукционного периода присутствие ниобия увеличивает 
с 40 до 100 мин, а тантала уменьшает до 20 мин при со
блюдении всех остальных условий [ 8 ] .  Влияние раство
римых примесей на индукционный период связано с раз
ными явлениями: адсорбцией примесей на зародышах, 
изменением растворимости кристаллизуемой соли за счет 
образования комплексов или эффекта высаливания.

Основная кристаллизация соответствует участку bd
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кривой 1 на рис. 139. Функция C = f ( x )  в этот период мо
жет иметь различный вид. На этом этапе происходит 
в основном рост ранее образовавшихся зародышей кри
сталлов, но может наблюдаться и новое зародышеобра- 
зование. Скорость кристаллизации изменяется во време
ни, проходя через максимум (см. рис. 140, кривая 1). 
В интервале времени от 0 до тт ах скорость кристаллиза
ции растет, несмотря на уменьшение пересыщения. Это 
объясняется быстрым возрастанием поверхности обра
зующихся кристаллов в первый период. В зависимости от 
условий кристаллизации максимум на кривой изменения 
скорости со временем может быть более или менее выра
женным, в некоторых случаях на кривой может наблю
даться площадка (кривая 2, рис. 140), соответствующая 
постоянству скорости кристаллизации.

Скорость массовой кристаллизации может описывать
ся уравнениями формальной кинетики химических реак
ций, при этом формальный порядок по концентрации 
кристаллизующегося соединения может быть первым, 
вторым и дробным.

Уравнение скорости кристаллизации, предложенное 
Фишером [3 ], имеет вид

— —  =  —  /Са", (IX.27)
dx V к ’

где С - - концентрация кристаллизуемого вещества в 
растворе в данный момент; 

s - поверхность кристаллов, s =f ( т ) ;
V — объем раствора;
а -  - абсолютное пересыщение, а=<р(т);

К, п — постоянные.

При V= \ л и а= С —Сн уравнение (IX.27) имеет вид

— — =  К (С — Си)п s. (IX.28) 
dx

Постоянная п, соответствующая порядку химической 
реакции, зависит от природы соли, пересыщения, темпе
ратуры, скорости перемешивания, наличия примесей и 
других факторов. Большей частью «  = 1 или 2. При кри
сталлизации с введением затравок чаще всего п = 2. М а
лые пересыщения раствора и большие скорости переме
шивания часто определяют протекание кристаллизации
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такж е по второму порядку, однако эта закономерность не 
распространяется на все соли.

Скорость кристаллизации для разных солей и усло
вий изменяется в широких пределах, величина постоян
ной К в уравнении (IX.27) различается в десятки и сот
ни раз.

Перекристаллизация соответствует участку de  на кри
вой рис. 139. Этот процесс — завершающий этап кри
сталлизации, связанный со снятием остаточного пересы
щения раствора и перекристаллизацией осадка. Пере
кристаллизация происходит благодаря динамическому 
равновесию между жидкой и твердой фазами как  в пере
сыщенных, так и в насыщенных растворах в течение всего 
времени, когда осадок находится в контакте с раствором.

В результате перекристаллизации изменяется грану
лометрический состав осадка, осадки становятся более 
крупными и однородными, так как  мелкие частицы рас
творяются, а крупные растут. При наличии примесей за 
счет перекристаллизации происходит гомогенизация рас
пределения примеси по всему объему кристаллов в соот
ветствии с величиной равновесного коэффициента рас
пределения данной примеси.

Различают два вида перекристаллизации — остваль- 
довскую и структурную. Оствальдовская перекристалли
зация происходит за счет различной растворимости 
крупных и мелких частиц и ведет к укрупнению частиц. 
Роль оствальдовской перекристаллизации велика для ча
стиц малых размеров (менее микрона). Структурная пе
рекристаллизация связана с несовершенством поверхно
сти кристаллов, наличием в ней дефектов и ведет к со
вершенствованию структуры кристаллов.

На процесс перекристаллизации большое влияние мо
гут оказывать растворимые примеси, которые, адсорби
руясь иа поверхности кристаллов, могут полностью 
устранить перекристаллизацию или существенно ее з а 
тормозить.

§ 6. Использование кристаллизации  
для  очистки солей от примесей 
и разделения близких по свойствам 
элементов

Растворение соли в чистом растворителе и повторная 
кристаллизация, называемые в практике перекристалли
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зацией соли, приводят к существенному снижению со
держания нензоморфных примесей. Для глубокой очист
ки проводят несколько простых последовательных пере
кристаллизаций, например по схеме, изображенной на 
рис. 141, а. Однако при такой открытой схеме кристал
лизации выход очищенных кристаллов невысокий. Поэто-

0 О

1 !

— $ п

1-1 h
*  -> -* ■  *1

I I I

i s

Хг X:

* 3

'Д  1хи — *~х5

L, Lz L3 Ц  Ls S

Рис. 141. Схема очистки соли А от примесей путем иескольких простых 
перекристаллизаций (а) и кристаллизаций с возвратом маточного рас
твора (6):
5  — растворитель; L — маточный раствор; X — кристаллы

му чаще используют схему перекристаллизации с воз
вратом маточного раствора на предыдущие операции 
(рис. 141, б ). Для достижения той ж е степени очистки от 
примесей, что и в первом случае, число ступеней кристал
лизации приходится увеличивать, но при этом возрастает 
выход ценного металла в очищенный продукт.
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При разделении близких по свойствам элементов ме
тодом кристаллизации приходится иметь дело, как  пра
вило, с кристаллизацией изоморфных солей. При этом 
значения коэффициентов разделения К (коэффициенты 
кристаллизации в уравнениях (VIII.59), (VIII.60) Хлопи- 
на и Дернера—Хоскинса) часто близки к единице и по
этому требуется проведение многоступенчатой дробной 
кристаллизации для достижения нужной степени разде
ления. Различают две схемы осуществления дробной кри
сталлизации солей. Первая, подобная рассмотренной на 
рис. 141,6, применяется для разделения двух компонен
тов. Вторая, значительно более сложная древовидная 
схема используется для разделения на отдельные фрак
ции многокомпонентных смесей. Рассмотрим обе схемы 
на конкретных примерах.

Р аздел ение Zr и Hf дробной  кристаллизацией 
K2ZrF6 и K2HfF6

Получаемый из природного сырья фтороцирконат к а 
лия содержит 1,5—2,5% примеси гафния, входящего изо
морфно в решетку фтороцирконата. Необходимо прове
сти количественное разделение циркония и гафния, так 
как  цирконий, применяемый в атомной энергетике, не 
должен содержать более чем 0,01 % Hf, а гафний, сво
бодный от примеси циркония, обладает специфическими, 
важными для техники, свойствами.

Растворимость солей K2 ZrF6  и K2 HfF6  различается 
примерно вдвое, при этом имеется большой температур
ный градиент растворимости. Данные о растворимости 
чистых солей и их изоморфной смеси одного состава 
приведены в табл. 18.

Растворимость изоморфной смеси солей S  зависит от 
состава смеси и может быть выражена как функция рас
творимости чистых солей и состава твердой фазы сле
дующим уравнением:

5  — l-’K2HfF, - (IX .29)

D о , rK aHfF6где В — состав твердой фазы, — -— -  .
rKs^rFg

Состав твердой фазы может быть выражен через со
став насыщенного раствора, находящегося в равновесии
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Т А Б Л И Ц А  18

РАСТВОРИМОСТЬ ЧИСТЫХ СОЛЕЙ K_,[ZrF6] И K_[HfГ61 
И ИХ ИЗОМОРФНОЙ СМЕСИ K:JZr, Hf)F6]
(С МОЛЬНЫМ ОТНОШЕНИЕМ Zr : Hf=l : 1)

Температура,
°С

S, г/100 Н20

Kj[ZrF6l KstHfFel K’[(Zr, Hf)F«]

0 0 ,9 4 2 ,2 5
20 1 ,8 2 4 ,3 1 2 ,9 8
40 4 ,2 2 9 ,5 9 6 ,6 4

60 9 ,3 4 2 0 ,7 5 1 4 ,4 9
80 1 7 ,4 0 3 7 ,2 3 26 ,5 1

100 3 6 ,2 74 ,1

с твердой фазой, с помощью коэффициента разделе- 
ления К.

Получим уравнение

^ - + S  - L -
1 +М> K«ZrFM.+ WS  — S K,HfF, . + S K.ZrF. , . (IX .30)

. rK 2HfFBгде b — состав маточного раствора — £— —,
rK 2ZrFB

В
Я = ------- коэффициент кристаллизации в уравнении

(VIII.59).
По данным работы О. И. Егерева [14 ], значения ко

эффициента X практически не зависят от состава твердой 
фазы. Зависимость коэффициента разделения от темпера
туры выражается уравнением

Я. =  0 ,8 3 3 -10~ 3 Т + 0 ,1 7 5 ,  (IX .31)

где Т — абсолютная температура.
Принципиальная схема отделения гафния от цирко

ния по способу дробной кристаллизации K2 ZrF6  показана 
на рис. 142.

Кристаллы Кг2гЕ 6  растворяют при 90° С, причем к аж 
дую /г-фракцию кристаллов (кроме двух последних) рас
творяют в маточном растворе ( « + 2 ) кристаллизации. 
Две последние чистые фракции растворяют в воде. Отно
шение т : ж  при растворении 1 : 7, что соответствует рас
творимости исходной соли. Растворы охлаждают до 17—
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18° С. После отстаивания выделившихся кристаллов ма
точный раствор сливают, кристаллы заливают более 
бедным по содержанию гафния маточным раствором 
с л + 2  кристаллизации предыдущего цикла и ведут сле-

KzZrFg(Hf)

дующую стадию кристаллизации. Первые и вторые ма
точные растворы, наиболее богатые гафнием, выводят из 
цикла кристаллизации и упаривают до 1/5—1 / 6  первона
чального объема. Выделившиеся из упаренного раствора 
кристаллы KaZrF6  с примесью гафния возврашают на
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первую стадию кристаллизации, а из маточного раствора 
осаждают аммиаком гидроокись циркония с содержани
ем 6— 10%  Hf, которая служит исходным продуктом для  
получения чистого гафния.

При работе по данной схеме выход чистых кристал
лов составляет 80—85%  при содержании в них гафния 
менее 0,01%  [15].

Р аздел ение редкоземельных элементов 
дробной  кристаллизацией солей

Дробная кристаллизация какое-то время была основ
ным способом разделения редкоземельных элементов

Нсходиош 
растВор

t2. i —1

Ef J? I |Ьц *'5

\ Л Л А / /

Рис. 143. Схема дробной кристаллизации для раз
деления многокомпонентной смеси на несколько 
фракций:
/ — растворение в воде; 2 — выпаривание до вы
падения кристаллов; 3 — маточный раствор;
4 — кристаллы; 5 — объединение
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и получения чистых соединений. В настоящее время 
с развитием экстракционных и ионообменных процессов 
дробную кристаллизацию солей используют иногда для 
разделения суммы редкоземельных элементов на группы.

К числу солей РЗЭ, имеющих различия в растворимо
сти, относятся двойные нитраты РЗЭ и аммония или маг
ния. Ниже приведены относительные растворимости 
некоторых двойных нитратов типа РЗ (N0 3 ) 3 -2 NH4 N0 3 - 
•4Н2 0 ,  при этом растворимость соли лантана принята за 
единицу:

Э л ем ен т .......................................................  La Се Рг Nd Sm
Относительная растворимость 1 ,0  1 ,5  1 ,7  2 ,2  4 ,5

Дробную кристаллизацию ведут по схеме, показан
ной на рис. 143. Из исходного раствора после его выпа
ривания и кристаллизации (при охлаждении) получают 
кристаллы и маточный раствор, который отделяют декан
тацией. Кристаллы растворяют в свежем растворителе, 
раствор выпаривают и кристаллизуют. Маточный рас
твор после первой кристаллизации подвергают повторно
му выпариванию и кристаллизации. Затем маточный рас
твор второй кристаллизации объединяют с кристаллами 
после второго выпаривания исходного раствора. В ре
зультате получают три фракции, каждую  из которых д а 
лее кристаллизуют подобным ж е путем, причем маточные 
растворы и кристаллы от смежных кристаллизаций объ
единяют. С каждой новой операцией число фракций в ря
ду  (серии) кристаллизаций увеличивается. Когда в се
рии достигается избранное число фракций (обычно от 5 
до 2 0 ) , число фракций в серии сохраняют неизменным. 
Д ля этого осадки или маточные растворы крайних фрак
ций двух последовательных серий кристаллизации объ
единяют и выводят из процесса как  конечный про
дукт [16 ].
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Глава X ОСАЖДЕНИЕ МЕТАЛЛОВ
и о к и с л о в  ИЗ РАСТВОРОВ
ВОССТАНОВЛЕНИЕМ
ВОДОРОДОМ И ДРУГИМИ ГАЗАМИ

§ 1. Термодинамика восстановления 
водородом

Возможность восстановления ионов ме
таллов водородом из водных растворов была установле
на Н. Н. Бекетовым (60-е годы), условия осаждения от
дельных металлов при повышенных температурах и дав 
лениях изучались В. В. Ипатьевым с сотр. в 1909—- 
1937 гг. В последующие годы термодинамику и кинетику 
водородного восстановления исследовали многие совет
ские и зарубежные ученые [1—3 ]. В автоклавной гидро
металлургии процессы восстановления водородом приоб
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рели большое значение и используются для селективного 
выделения никеля и кобальта, осаждения меди. Изучены 
условия выделения свинца, восстановления благородных 
металлов, рения, осаждения молибдена, вольфрама, ур а
на, ванадия в форме малорастворимых окислов низшей 
валентности.

Реакция восстановления катиона металла

может протекать в случае, если потенциал водорода 
меньше, чем электродный потенциал металла: <pHj <<рме- 
В момент равновесия фНа =<рме и реакция осаждения 
прекращается.

Для реакции

Отсюда равновесный потенциал водорода

Таким образом, изменить потенциал водорода в отри
цательную сторону можно повышением pH или увеличе
нием давления водорода. Более эффективно измене
ние pH. Так, из приведенного уравнения (Х.1) следует, 
что изменение pH на единицу эквивалентно изменению 
давления водорода в 100 раз. Вместе с тем необходимо 
поддерживать и определенное повышенное давление во
дорода для обеспечения более высокой концентрации его 
в водном растворе.

Д ля металлического электрода

Мег+ +  -Н2^ М е°  + гН+

ИЛ1

(Х.1)

яw +  =  i w +  +  ам'*+- (Х.2)
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При равновесии
. 2,3RT. 2,3RT I „  . 1 , \

4 W 2+  +  lS aMr*+ — ------- y ~  (PH  +  ^  ёР Нг] •

откуда
О ^

t 'SP h. - W " -  (X-3>
По формуле (Х.З) можно рассчитать минимальную 

(равновесную) концентрацию металла в конце процесса 
'19 One

Рис. 144. Зависимость равновесной активности металла от pH для 
реакций восстановления ионов в водных растворах водородом 
(Рн ,= 1 ат. *=25°)

восстановления в зависимости от pH при данном давле
нии водорода. Эта зависимость при ри, = 1 ат приведена 
на рис. 144 [4 ].

В сильно кислых средах можно полно осадить из рас
творов лишь такие электроположительные металлы, как 
Си, Au, Ag. В результате восстановления металла обра
зуется кислота:

Си2+ +  H2+SOi“  -> Cu*+HaS04. (Х.4)
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Поэтому для полного выделения металлов со значе
ниями потенциалов лишь немного более положительны
ми в сравнении с водородным потенциалом необходимо 
поддерживать определенную величину pH, нейтрализуя 
регенерируемую кислоту щелочью.

На рис. 145 приведена графическая зависимость по
тенциала водородного электрода от величины pH при

Рис. 145. Зависимость потенциалов некоторых металлов от 
их концентрации в сульфатных растворах и потенциала во
дорода от pH и давления:

-<*Ме--------Ч>Я,
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давлениях водорода 1 (/), 1 0 0  (2 ) и 1 0 0 0  (5) ат, а также 
потенциалов некоторых двухвалентных металлов от кон
центраций их сульфатов [3 ]. При расчете потенциалов 
были учтены значения коэффициентов активности соот
ветствующих сульфатов (см. табл. 2 ). Восстановление ме
талла из раствора возможно во всех случаях, когда ли
ния <рме=[([Ме2+]) лежит выше линии <рн, = f(p H ) 
(рис. 145). Можно видеть, что наиболее важным факто
ром, определяющим относительное положение <рлге и <рн,, 
является pH раствора. С увеличением давления водорода 
понижается положение линии cpHj, что несколько снижа
ет значения pH, при которых возможно выделение ме
таллов.

Из рис. 144 и 145 следует, что тяжелые металлы (РЬ, 
Sn, Ni, Со, Cd, Fe) можно полно осадить из растворов 
в интервале рН = 4-М 0. Однако это практически неосу
ществимо вследствие выделения гидроокисей металлов 
при высоких значениях pH. Один из путей снижения по
тенциала водорода до нужных отрицательных значений 
и предотвращения выпадения гидроокисей металлов — 
проведение восстановления в аммиачных растворах. 
В этом случае образуются прочные аммиачные комплек
сы таких металлов, как Си, Ni, Со, Cd (см. табл. 11).

Вследствие того, что NH3  — сильный комплексующий 
лиганд, концентрация свободных ионов металлов в рас
творе низкая, что сдвигает потенциал металлов в элек
троотрицательную сторону.

Однако восстановление водородом возможно, если 
потенциал металла будет оставаться более положитель
ным, чем потенциал водорода в аммиачной среде. Умень
шение потенциала металла в присутствии комплексующе
го лиганда объясняется снижением концентрации сво
бодных ионов Mez+, что следует из уравнения Нернста:

Ч>=Ч>мег+ + § Ы [М ег+]. (Х.5)

В уравнении (Х.5) активность заменена концентраци
ей металла, т. е. принято, что УМег+ — 1-

Рассмотрим в общем виде задачу определения кон
центрации свободных ионов [Afez+] в случае образования 
комплексов МеХг+ (где X—NH3, CN-  и др .).
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| Мег+] = -------------------------^ ------------------------ . (Х.6 )
1 J 1 + М * ]  +  рх р2 [ Х ] 2 + - - . р 1р2- . - р п [ * Г

Д ля расчета \МегЛ ] необходимо знать концентрацию 
свободного лиганда [АГ]. Общая концентрация лиганда 
Сх связана с [А] уравнением

Сх =[Х\ |1 +  \Ме*+] (Р,+2Р,Р 2 [Х\ +  ЗР, р,р 3  [X ] 2 +

+ пр1р,---р»[х]и~,)1. (х -7)
Определить значение [Mez+~\ при известных суммар

ных концентрациях СМе и Сх в растворе наиболее про
сто графическим методом. Для этого, задаваясь опреде
ленными значениями [А ], по уравнению (Х.6 ) определя
ют [Мег+~\\ подставляя соответствующие значения [X] 
и [Мег+] в уравнение (Х.7), рассчитывают значения Сх\ 
строят графическую зависимость С^=/[Х ] и по графику 
для заданного Сх находят [X ]; подставляя найденное 
значение [X] в уравнение (Х.6 ) , рассчитывают концен
трацию свободных ионов.

Следует учитывать, что по мере выделения металла 
из раствора непрерывно меняется соотношение между 
общими концентрациями лиганда Сх и металла СМе. Со
ответственно будет изменяться соотношение между раз
личными комплексами в растворе, как  это показано, на
пример, для аммиачных растворов никеля и меди 
(рис. 146, 147). При большом избытке комплексующего 
лиганда можно принять, что в растворе присутствует 
только комплексный ион с максимальным координацион
ным числом п (например Ni(NH 3 )jH- ) . Общая константа 
устойчивости иона

K ^ P i P 2- - P ^ T [̂ f J, n (Х.8)
[Мег+][л:]п

Из уравнения (VIII.38) следует:

Поскольку при большом значении Кп и избытке ли
ганда X концентрация свободного металла [M ez+] очень 
мала, можно принять без существенной погрешности 
Сме=[МеХ*+]. В этом случае легко определить [X ]:

Сх =  [X] + n[M eX z+] =  \Х] +пСМе;
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Лп [Мег+] (сх - п с ли)п '

[Мег+] = --------- ^ ----------.Кп (Сх -п С Ме)п
Отсюда

ф =  у ° +1Ме +  ^ 1 п ---------^ ---------. (Х.9)
Ме Ше ZF Кп (Сх -п С Меу

Если Сх^>СМе, можно пренебречь в знаменателе ве
личиной пСМе- В этом случае

ТрЗЦИЯ М е т а л л а  В ИСХОД- р ис j^g Изменение потенциала
НОМ р а с т в о р е  з н а ч и т е л ь -  водорода (J) И никеля (2) в систе-
но меньше концентрации ме Ni2+ —n h 3 
комплексующего лиганда.

Как Сказано выше, такие металлы, как  никель и ко
бальт, осаждают восстановлением водородом из аммиач
ных растворов. По мере увеличения отношения общих 
молярных концентраций NH3  и металла потенциалы ме
таллов уменьшаются, но сдвиги потенциалов не одинако
вые для разных металлов, что обусловлено различием 
констант устойчивости их аммиачных комплексов. Как 
видно из табл. 19, при низком отношении C n i i ,  : С Ме по
тенциал никеля выше потенциала кобальта, тогда как 
при отношении Cnh, : С Ме, равном 5 : 1 ,  соотношение по
тенциалов обратное. Различия в сдвигах потенциалов ни

(Х.10)

По формуле (Х.10) 
можно рассчитать потен
циал металла в конце 
процесса осаждения, ког
да общая концентрация 
его в растворе очень низ
кая, в отношение С х  • С Ме 
велико или когда концен-

о г  « б
Отношение О*
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келя и кобальта в аммиачных растворах используют для 
селективного ссаждення никеля и кобальта. Пр и восста
новлении водородом из аммиачных растворов находят 
оптимальный состав исходного раствора (молярное от
ношение CNH, : Смс, pH раствора, давление водорода)

Т А Б Л И Ц А  19

ПОТЕНЦИАЛ В СИСТЕМАХ Ni—NH3 и Со—NH3
ПРИ 25° С И ОБЩЕЙ КОНЦЕНТРАЦИИ МЕТАЛЛА 1 Г-АТОМ
НА 1000 г ВОДЫ И , в

Отношение 
(  NH3:C M<? ^Ni Ч’Со

Отношение 
С "С NH3 Afe «’Со

0 — 0,241 —0,267 1,5 —0,269 —0,293
0 ,5 — 0,248 — 0,275 5 ,0 •—0 ,46 — 0,4 19

На рнс. 148 приведена кривая изменения потенциала 
никеля в системе Ni2+—NH3 в зависимости от отношения 
концентраций Cnh, : Cn> и кривая для потенциала водо
рода [5 ]. Из рисунка видно, что наибольшее различие 
значений потенциалов водорода и никеля (что соответ
ствует максимальной движущей силе процесса) наблю
дается при отношении Cnh3 : Cni =2^-2,5. Это соотноше
ние поддерживают иа практике при выделении никеля 
из производственных растворов.

§ 2. Механизм и кинетика 
восстановления водородом

Из рассмотренных в § 1 термодинамических данных 
следует, что такие металлы, как Си, Ni, Со, Cd, могут 
быть осаждены восстановлением водородом из растворов 
при температуре 25° и давлении водорода 1 ат. Однакс 
практически в этих условиях осаждение невозможно, что 
определяется кинетикой процесса.

Восстановление металлов водородом включает в к а 
честве первой стадии образование зародыша твердой фа
зы. Общая теория гомогенного и гетерогенного образо
вания зародышей и роста кристаллов была рассмотрена 
в гл. IX. При выделении металлов восстановлением во
дородом известны случаи гомогенного зародышеобразо- 
вания (например, при восстановлении Си2+ из кислых
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растворов), о чем свидетельствует независимость скоро
сти процесса от количества зародышей твердой фазы. 
Однако большей частью гомогенное образование зароды
ша не реализуется вследствие энергетических затрудне
ний, связанных с большой величиной энергии диссоциа
ции молекулы водорода, равной 103 ккал/моль. Энергия 
активации реакций восстановления водородом сущест
венно снижается в присутствии твердых катализаторов, 
например металлов Ni, Со, Fe, Pd, Pt, коллоидного гра
фита, а такж е окислов меди, цинка, хрома. В этих слу
чаях происходит гетерогенное зародышеобразование 
и скорость процесса зависит от поверхности твердой фа
зы. Иногда в первый период происходит медленное, 
гомогенное зародышеобразование, затем скорость выделе
ния быстро растет вследствие выделения металла на воз
никших зародышах твердой фазы — процесс в этом слу
чае автокаталитический.

Механизм и количественные зависимости реакций 
восстановления водородом рассмотрены ниже на приме
ре процессов осаждения меди, никеля и кобальта.

Осаждение меди

Из данных рис. 145 следует, что медь может быть вы
делена восстановлением водородом как  из кислых, так 
и щелочных растворов. В кислых растворах ионы Си2+ 
быстро реагируют с растворенным водородом, поэтому 
нет надобности вводить катализатор или затравку. Ско
рость осаждения не зависит от поверхности твердой фа
зы, суспендированной в растворе.

Кинетика восстановления сульфата меди в сернокис
лом растворе меди описывается следующим уравнением:

Вероятны следующие стадии протекания восстановле
ния (по Хальперну и Макгрегору) [ 6 ] :

d [Cu2+1 _  К, РН, [Сц2+12
(Х .11 )

[Си2+] -Ь J 4 H + ]
л 3

Cu2++ H 2 ^ C uH+ +  H+, (Х .12)
к,

28—44 433



CuH+-fCu2+ -> 2Cu+ +  H+, 

2Cu+ ->- Cu +  Cu2+. (X.14)

(X.13)

Согласно этой схеме, медь выделяется в результате 
диспропорционирования ионов Си+ по реакции (Х.14). 
которая протекает быстро. Скорость процесса определя
ется стадиями (Х.12) и (Х.13). Добавки сульфата нат
рия сдвигают равновесие реакции в сторону восстановле
ния. Это, по всей вероятности, объясняется связыванием 
ионов водорода в слабодиссоцнированпые ионы HSO;f.

При осаждении меди из аммиачных растворов ско
рость процесса возрастает с увеличением количества 
суспендированной меди. Вместе с тем образование новых 
зародышей происходит непрерывно в ходе осаждения. 
Следовательно, имеет место как  гетерогенный, так и го
могенный механизм зародышеобразования.

По данным С. И. Соболя и В. И. Спиридоновой [7 ], 
при интенсивном перемешивании раствора, когда диффу
зия газа в жидкость не тормозит химические реакции, 
восстановление ионов меди протекает по следующим 
двум реакциям-

Скорость реакции (Х.16) не зависит от концентрации 
ионов Си (NH3)^  (псевдонулевой порядок по концентра
ции) и пропорциональна общей поверхности осаждаемой 
меди s и давлению водорода в степени 0,5:

Половинный порядок по давлению водорода объясня
ется тем, что в кинетически определяющей стадии водо
род принимает участие в атомарном состоянии в резуль
тате активированной адсорбции на поверхности меди:

Cu(NH3)4+ +  Си ;£ 2 C u (N iy t , 

Cu(NH3)2+ +  H2 ^ C u -f  NHa-fNHj\

(X.15)

(ХЛ6 )

(X.17)

H2(газ) 2(раств)’

н 2(раств) 2(адс)>
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Н2 (аЯс) ^  2Надс ; следовательно, [Н]адс =

=  / *  [Н2] адс I Рцг I

Cu(NH3)2taAc, +  нвдс ̂  CU+NH+ +  NH3.

Восстановление и селективное осаж дение 
никеля и кобальта

Полное выделение никеля и кобальта возможно при 
pH выше 4 (см. рис. 145). Поэтому осаждение этих ме
таллов ведут из растворов, содержащих аммиачные 
комплексы. Вследствие медленности гомогенного зароды- 
шеобразования в раствор необходимо вводить затрав
ку — порошок металлического никеля. Процесс носит ав
токаталитический характер: выделяющийся металл 
ускоряет дальнейшее развитие реакции. Гетерогенный ха
рактер процесса подтверждается линейной зависимостью 
между константой скорости восстановления и количест
вом затравки никелевого порошка. Наиболее легко вос
станавливаются комплексы Ni (NH3 ) 2+hCo (NH3 ) 2+ , так 
как максимальные скорости осаждения наблюдаются при 
отношении Cnh, : СМс= 2 : 1 . Этому соответствует наи
большая разность потенциалов водорода и никеля (см. 
рис. 148).

Восстановление никеля и кобальта протекает через ряд 
последовательных стадий:

1 ) растворение водорода в водном растворе (быстрая 
стади я);

2 ) транспорт водорода к поверхности (зависит от ин
тенсивности перемешивания);

3) активированная адсорбция водорода на поверхно
сти металла (быстрая стадия);

4) реакция восстановления сорбированных ионов ме
талла с водородом на поверхности (медленная стадия);

5) отвод продуктов реакции в объеме раствора (быст
рая стадия).

Закономерности восстановления хорошо изучены 
Г. Н. Доброхотовым и Н. И. Онучкиной на примере вос
становления никеля [ 8 ] .  Авторы изучили кинетику в ин
тервале температур 150—250° С и давлений водорода от
1 до 35 ат.
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При интенсивном перемешивании (R e=  18000ч- 
26000), когда исключено внешнедиффузионное тормо

жение, скорость восстановления описывается уравнени
ем первого порядка по концентрации никеля (при посто
янном давлении водорода):

Ст — С0е -К’х

или

К - т =  2,303 l g ^ ,  (Х.18)

где К' — частная константа скорости реакции; 
т — продолжительность восстановления;

С0 — начальная концентрация никеля,
Сх — концентрация к времен» т.

Порядок по водороду равен 0,5, т. е. адсорбированный 
водород находится в атомарной форме:

Ni(NH3 )]++2H:i„c i t  № 42N H +

Г. Н. Доброхотовым получено следующее общее урав
нение скорости восстановления никеля в кинетической об
ласти, включающее и зависимость скорости от темпера
туры:

_ ^ N L  =  KCm,+ W e - £ s ,  (Х.19)
dx

где Е— энергия активации, равная 17700 кал/моль; 
s — поверхность, м2

К — абсолютная константа скорости реакции, 
ч—1 ■ ат - 0 ' 5  • м~2.

Интегрирование уравнения при постоянных темпера
туре, поверхности и давлении водорода дает

, П3871/Г г

т =  —  n-5— In —  . (Х.20)

Константу скорости К  можно определить, сочетая 
уравнения (Х.18) и (Х.20):

.w  1П3871/Г

к =  к  ‘ ° 5. ■ (Х.21)
Рн, s
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По экспериментальным значениям частной константы 
К', полученным при различных температурах и давлени
ях водорода, рассчитано среднее значение абсолютной 
константы скорости /(=148,5- 10е. Подставляя это значе-

Рис. 149. Никелевый порошок, полученный без добавки (а) и с добавкой 
(б) антрахннона. Х320

ние в уравнение (Х.20), получим выражение для продол
жительности осаждения никеля в кинетической области:

ЩЗВ71/Г—7,809 г

% = Г  ‘« Г - -  <х -22)Р н, s т

В кинетической области скорость восстановления про
порциональна давлению водорода в степени 0,5. При не
достаточно интенсивном перемешивании процесс протека
ет в смешанной диффузионно-кинетической области. 
В этом случае скорость пропорциональна давлению во
дорода в степени от 0,5 до 1. В предельном случае, при 
п =  1 , реализуется диффузионный режим —-скорость про
цесса контролируется подводом водорода к поверхности.

Необходимо учитывать, что поверхность никеля, на ко
торой происходит взаимодействие адсорбированных 
ионов никеля и молекул водорода, энергетически неод
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нородна. Взаимодействие протекает только на активных 
центрах кристаллизации. Добавки в раствор некоторых 
веществ, например антрахинона, вызывают увеличение 
числа активных центров, что приводит к возрастанию 
скорости осаждения ннкеля. При этом вся поверхность

исходных частиц затравки 
равномерно покрывается 
никелем и частицы приобре
тают сферическую форму 
(рис. 149) [5 ].

Регулируя условия, мож
но выделить селективно ни
кель и кобальт восстановле
нием водородом из аммиач
ных растворов, содержащих 
( N H 4) 2S 0 4  ( д л я  предотвра
щения гидролиза аммиака
тов) [1 ] . На рис. 150 приве
дена зависимость мини
мальной (равновесной) кон
центрации никеля и кобаль
та при восстановлении этих 
металлов водородом из рас

творов, содержащих 1 1 2  г/л (NH4 ) 2 S 0 4, при температу
ре 190° С и давлении водорода 34 ат.

Из рис. 150 можно видеть, что при рН = 2,5  возможно 
селективное осаждение никеля (до его содержания 
~ 0 , 2  г/л) при содержании кобальта до 1 0  г/л.

Так, из раствора, содержащего 50 г/л Ni и 10 г/л Со, 
при указанных выше условиях осаждается около 99,5% 
никеля без заметного осаждения кобальта. В фильтрате 
отношение Со : Ni возрастает до 50 : 1. Из него выделяют 
кобальт (после дополнительной очистки от Ni при более 
высоком pH, при котором частично осаждается кобальт). 
Выделение кобальта ведется при pH ^ 4 ,5 . Преимущество 
процесса — высокая интенсивность. Объем зданий цеха 
на 1 т никеля равен 40 м3, тогда как  при электролизе эта 
величина в 26—30 раз больше.

Рис. 150. Зависимость равновес
ных концентраций никеля и ко
бальта при восстановлении во
дородом от pH раствора
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§ 3. Выделение 
малорастворимых окислов 
низшей валентности

Соединения некоторых металлов восстанавливаются 
водородом в водном растворе до малорастворимых низ
ших окислов. Так, уранил — карбонат, ванадат- и молиб- 
дат-ионы восстанавливаются по реакциям

U 0 2(C03)^ -+ H 2^ U 0 2+ C 0 l-+ 2 H C 0 r ,  (Х.23) 

2V O i> 2H 2 -> V 20 3 +20H ~ + H 2 0 , (Х.24)

MoOij- + Н 2 Мо0 2 +20Н~. (Х.25)

Первые две реакции протекают с достаточной скоро
стью в присутствии катализатора — порошка никеля. 
Скорость обеих реакций не зависит от концентрации ме
талла в растворе, реакция восстановления иона уранила 
имеет первый порядок по давлению водорода, а скорость 
восстановления ванадат-иона пропорциональна корню 
квадратному из давления водорода. Соответственно это
му скорости процессов описываются уравнениями [5, 9 ] :

-  ™  sNi Рщ e~9m/RT- (Х.26)

~ dJ~ = K 2sN i e~7&/RT, (X.27)

где [U 30 8] и [V] — концентрация урана (в пересчете
на U 3 0 8) и ванадия в растворе;

Sni —- величина поверхности никелевого 
катализатора, см2 /л.

Восстановление [UO 2  (С 0 3) 3] ̂ проводят при давлении 
водорода 13 ат и температуре 150° С. Преимущества про
цесса: высокая скорость, низкий расход реагентов, высо
кое извлечение.

Восстановление иона МоО^-  протекает с достаточной 
скоростью при р Н = 2, температуре 200° С и давлении 
водорода 40—60 ат. Скорость восстановления возрастает 
при добавках молибденового порошка, который создает 
центры кристаллизации, вследствие протекания реакции

2МоС>4- +Мо+2Н+^ЗМо02+ 2 0 Н - .
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Скорость восстановления пропорциональна квадрат
ному корню из давления водорода. Выделение низших 
окислов восстановлением водородом происходит полно 
даж е из бедных растворов [ 1 0 ] .

§ 4. Восстановление 
другими газами

Восстановление окисью  угл ерода
Исследованы процессы осаждения серебра и меди из 

сернокислых растворов восстановлением окисью углеро
да [1 ,5 , 11] Суммарные реакции восстановления:

2A g++ C 0 + H 2 0 = 2 A g + C 0 2 +2H +, (Х.28)

Cu2++ C 0 + H 20 = C u + C 0 2 +2H +. (Х.29)

Восстановительная способность СО зависит от измене
ния энергии Гиббса реакции

СО+Н 2 О^СОг+2Н ++е. (Х.ЗО)

Равновесие и скорость реакций зависят от pH раство
ра. Так, установлено, что скорость осаждения серебра 
возрастает при добавлении в растворы 5%-ного ацетата 
аммония в качестве буфера. Скорость восстановления 
пропорциональна концентрации (давлению) окиси угле
рода и имеет второй порядок по концентрации металлов. 
На основе экспериментов выведены следующие уравне
ния скорости восстановления ионов меди и серебра:

- “ I P g l  = 2,56 - 1 0 1 3  [Cu2+]s pco с" (Х.31)

Ав+]! Рсо^ ВЯГ, (Х.32)ах

где / (= 1 2 ,8 - 1 0 5  для растворов без буфера и 6 ,0 2 - 1 0 4  для 
растворов с буфером;

Е =  14,1 и 9,3 ккал/моль соответственно.
Вероятный механизм восстановления состоит в про

межуточном образовании комплексных карбонильных 
ионов, которые затем распадаются. Так, восстановление 
ионов серебра протекает по схеме-
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A g+ + C O ^A g(C O )\ (Х.ЗЗ)

Ag(CO)++Ag+ <' Ag2( CO) j (X. 34) 

Ag2 (CO)2++ H20  .  2  A g+ C 0 2 + 2H+. (X .35)

Аналогичен химизм восстановлення ионов меди: 

2Cu2 ++ 3C 0+ H 20^2C u(C 0)+ + C 0 2 +2H+, (Х.36)

2 Cu(CO)+ + Н 20  2 Cu+ СО+ С 0 2 + 2Н+. (Х.37)

Скорости восстановления Си2+ и Ag+ окисью углеро
да ниже, чем водородом. К недостаткам окиси углерода, 
кроме того, следует отнести ее токсичность.

При взаимодействии окиси углерода с аммиачными 
комплексами никеля в автоклаве (давление СО 75 ат и 
температура 150—175° С) образуется легко кипящий кар
бонил никеля Ni (СО ) 4  (температура кипения 43° С ):

Ni(NHs)4++ 5C 0+ 2H 2 0 i >Ni(C0)4 +(NH 4 )2 C 0 2 + 2N H t.
(Х.38)

Кинетика образования карбонила никеля из аммиач
но-сульфатных растворов исследована в работе [ 1 2 ] .

Газообразный карбонил может быть выведен из авто
клава и сконденсирован. Последующая его переработка 
дает никель высокой чистоты и окись углерода, возвра
щаемую в процесс.

В отличие от никеля аммиакат кобальта восстанавли
вается СО с образованием осадка малоустойчивого гекса- 
аминкарбонилата [Co(NH3) 6] [С о(С О )4 ]г- Таким об
разом, автоклавное восстановление смешанных никель- 
кобальтовых растворов окисью углерода позволяет 
разделить никель и кобальт.

Восстановление сернистым газом  [13]

Возможность восстановления Си2+ сернистым ангид
ридом зависит от соотношения потенциалов Cu2+/Cu и 
потенциалов S 0 2 /S0 —̂и SO2 /HSOJ- . Для окислитечьно- 
восстановителыюй реакции

HS07+3H++ 2e = S 0 2+2H20 , (Х.39)
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Ih so t IE =  0,1134+0,0295 lg!----- - J — 0,0886 pH.
P so .

Для реакции
SO4- + 4H++ 2 e = S 0 2 + 2H20  

E =  0,1697+0,0295
P so 2

0,1182pH.

(X.41)

(X.42)

(X.40)

Зависимость E—pH для этих реакций нанесена на 
диаграмму областей существования различных фаз меди 
(см. рис. 151), из которой видно, что в присутствии сер
нистого ангидрида термодинамически устойчивой фазой 
является только металлическая медь (за исключением 
тех случаев, когда парциальное давление SO 2  очень мало, 
а кислотность раствора и концентрации ионов HSCj~ или

SO:;-  очень велики).
<р,В
*0,5

п,25

7 у I  1 1 1'ЛЧч| СиО I !

— 1 X_ _  т - - ^ ' Сиг0
г N. /

_ Си
5 \

\  1___

Восстановление 
должно проводиться в 
кислой области (при 
pH от 0 до 2 ). В ин- 

*0,25 (- '  \ " v '  ' ' n j  тервале р Н = 3-ь5  мо
жет наряду с медью 
осаждаться закись ме
ди, восстановление ко
торой будет затрудне
но по кинетическим 
причинам. Восстанов
ление термодинамичес- 

0  2,5 5,0 pH ки возможно при 25° С,
однако с достаточной 
скоростью процесс 
протекает при 1 2 0 — 
180°С и давлении 
SC>£=4 4 - 7  ат.

В результате изуче
ния кинетики восста

новления в указанном выше температурном интервале 
и при парциальных давлениях от 2,5 до 10 ат полу
чено следующее уравнение для скорости процесса 
[моль/(л-мин)]:

Рис. 151. Часть диаграммы потенци
ал — pH для системы медь — вода для 
концентраций ионов С и "^  равной 
1 О ) ;  10~2 (2) ; Ю~ 6 г-ион/л (3) и 
окислительные потенциалы для реак- 

2 — — цни SO2/SO4 (4) и SO2/HSO4 (5)

^-" 2— = 2 -  1 0 Бехр (- 15 800_____  [Си2+]

RT / P s o * [h + ]2
(Х.43)
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Восстановление протекает через следующие стадии: 
S 0 2 + Н20  H2S 0 3

H2 S 0 3 ^ H S 0 r+ H +

H S0r+ C u 2 +^ C u S 0 3 +H+

CuS03-f  Cu2 ++ H2O it 2Cu++ H SOГ + H+ (медленно)

2Cu+ ^  Cu+Cu2+

S 0 2 +2H 20+ C u 2 +5^Cu+HS0—+3H +. (X.44)

Наиболее медленной и, следовательно, контролирую
щей процесс является реакция образования одновалент
ной меди.

Высокое значение энергии активации (15800 кал) и 
независимость скорости реакции от интенсивности пере
мешивания свидетельствуют о протекании процесса в ки
нетической области.

Образование зародышей меди по реакции диспропор- 
ционирования происходит быстро.

Сопоставляя данные по восстановлению меди из ра
створов сернистым газом, водородом и окисью углерода, 
можно отметить, что водород — наиболее эффективный 
восстановитель, а сернистый газ занимает промежуточ
ное положение между водородом и окисью углерода. Не
смотря на эффективность SO 2 , практическое его исполь
зование для восстановления нерентабельно.
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Глава XI ВЫДЕЛЕНИЕ М ЕТАЛЛОВ  
ЦЕМЕНТАЦИЕЙ

Цементацией называют процессы вытес
нения металлов из растворов, основанные на электрохи
мической реакции между металлом-цементатором и 
ионом вытесняемого металла:

z2 MeV - f  2 j Me%‘ -*■ z2  Me i +  zx Mel\

где zx и z2— заряды ионов.
Цементация широко используется в гидрометаллургии 

цветных и редких металлов, преимущественно в следую
щих целях:

1 ) для очистки раствора, содержащего основной ме
талл от примесей (например, растворов сульфата цинка 
(цинкового электролита) от примесей меди, кадмия, тал
лия цементацией на цинке);

2 ) для выделения основного металла из раствора (на
пример, извлечение меди цементацией на железе, золо
т а — на цинке, индия — на цинке или алюминии и др-)-

§ I. Термодинамика 
процесса цементации

Цементация — электрохимический процесс, который 
часто называют внутренним электролизом. Термодинами
ческая возможность протекания цементации определяет
ся соотношением величин электродных потенциалов. Вьн
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Т А Б Л И Ц А  20

ЭЛЕКТРОДНЫЕ ПОТЕНЦИАЛЫ МЕТАЛЛОВ И РАВНОВЕСНЫЕ
ОТНОШЕНИЯ а / с .. ДЛЯ ПАР ДВУХВАЛЕНТНЫХMei M e2
МЕТАЛЛОВ [1]

Металл Ф°
a Me,

a M e,
Мег Me, Мег Me,

Zn Си — 0,763 + 0 ,3 4 1 ,0 - 1 0 - 33
Fe Си —0,440 + 0 ,3 4 1 ,3 - 1 0 - 27
Ni Си —0,2 3 + 0 ,3 4 2 ,0 - 1 0 —20
Zn Ni —0,763 —0,2 3 5 ,0 - 1 0 —,s
Си Hg —0,34 + 0 ,7 9 8 1 ,6 - 1 0 —16
Zn Cd — 0,763 —0,402 3 , 2 - 1 0 - 13
Zn Fe — 0,763 — 0,440 8 , 0 - 1 0 - 12
Co Ni —0,270 —0,23 4 -1 0 —2

тесняющий металл должен иметь более отрицательный 
электродный потенциал, чем вытесняемый: фме,<фме,.

Поскольку по мере выделения металла изменяется его 
концентрация, а следовательно, и значение потенциала, 
процесс будет протекать до установления равновесия, 
когда фМе, =  ФМе,, ИЛИ

° I RT , . RT ,
Ч 'М е ,+  ^  F  I n  a M (Z, —  Ц>Мег +  г ^ р  а Мег2г’

RT , 1 /г, RT , „ 1 / 2 ,  ° °
— -  In йме,---------—  1П йМе, =  ф Мег —  фМе/,

Г Г

lg ДМе1 (фме, —Фмг.) F , X I  j,
а У/* 2.3RT ’ 1Ме2

Где %fe, и ‘fW ,— стандартные потенциалы Ме\ и Ме2;
амл и ам л — активности ионов металлов в растворе.

По формуле (XI. 1) рассчитаны равновесные отноше
ния активностей ионов для различных пар металлов 
(табл. 2 0 ).

Из табл. 20 видно, что некоторые металлы можно 
практически полно выделить из растворов (например, 
медь на цинке и железе, никель на цинке). Однако следу-
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ет учитывать, что термодинамическое равновесие часто 
не достигается вследствие кинетических затруднений. 
Например, железо практически не цементируется на 
цинке при комнатной температуре, так как мала скорость 
процесса. Существенное влияние может оказывать свя
зывание металлических ионов в прочные комплексы. Н а
пример, 1п3+ (нормальный потенциал tPin/in3 + = —0,34 В) 
не цементируется на цинке при высокой концентрации 
ионов SO^—, что обусловлено связыванием ионов 1 п3+ в 
комплекс [In ( S 0 4) 2] -  Это приводит к сдвигу потенци
ала индия в отрицательную сторону и малой скорости 
процесса, которая зависит от разности потенциалов це
ментируемого и цементирующего металлов.

При образовании комплексных ионов концентрация 
свободных ионов металла в растворе, необходимая для 
расчета потенциала цементируемого металла, определя
ется как рассмотрено выше в гл. X (с. 429).

§ 2. Механизм 
и кинетика цементации

Общие св едени я

При погружении в раствор, содержащий ионы вы
тесняемого металла, металла-цементатора начинается 
электрохимическое взаимодействие, в результате которо
го образуются участки поверхности, покрытые вытесняе
мым металлом — катодные участки. Одновременно воз
никают анодные участки, где протекает обратный про
цесс — ионизация атомов вытесняющего металла.

Атомы на поверхности металла энергетически нерав
ноценны. Различия в уровнях энергии могут быть связа
ны с присутствием посторонних атомов в твердом раство
ре, периодическими флуктуациями, обусловленными теп
ловыми колебаниями атомов, дефектами в кристалличе
ской решетке. Катодные участки, очевидно, будут 
преимущественно возникать в местах (точках) поверхно
сти с более высоким электродным потенциалом Посколь
ку катодные и анодные участки соединены, электроны от 
анодных участков перетекают к катодным, где происхо
дит разряд ионов вытесняемого металла (рис. 152). 
Внешней цепью такого короткозамкнутого элемента слу*
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жит электролит, омическое сопротивление которого зави
сит от концентрации ионов в растворе.

После образования катодных участков осаждение ме
талла продолжается преимущественно на этих участках, 
и в течение осаждения основной массы металла анодные 
и катодные участки разграничены [2, 3 ]. Осаждение ме
талла на уж е образовавшихся катодных участках энер

гетически выгодней, так как  не требует затраты энергии 
на образование зародышей новой фазы.

Цементация состоит из последовательных стадий:
1 ) доставки ионов к катодной поверхности (и отвода 

ионов от анодной поверхности) через диффузионный и 
двойной слой;

2 ) электрохимического превращения (т. е. разряда 
ионов на катодных участках, ионизации — на анодных 
уч астках).

Электрохимическое превращение в свою очередь про
текает через промежуточные стадии. Так, катодный про
цесс включает: дегидратацию иона и сорбцию его на по
верхности; разряд иона с образованием атома металла; 
образование зародыша кристаллизации и его пристройку 
к кристаллической решетке цементируемого металла.

Стадии анодного процесса: ионизация атома с обра
зованием иона металла, сорбированного на поверхности; 
гидратация сорбированного иона и его десорбция; транс
порт иона от поверхности в объем раствора.

Контролирующая стадия процесса цементации зави
сит от величины и характера электродной поляризации.

П о л я р и з а ц и е й  называют смещение потенциала 
электрода от равновесного значения, происходящее при 
прохождении тока через гальванический элемент. Явле
ние поляризации объясняется тем, что отвод электронов
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от анода и прпток их к катоду совершаются со значитель
но большей скоростью, чем электродные реакции (раз
ряд ионов на катоде или ионизация на аноде) и диффузи
онные процессы подвода и отвода ионов.

При катодной поляризации подвод электронов опере 
ж ает скорость разряда катионов, накопление отрицатель-

Рис. 153. Схема модели короткозамкнутого микроэлемента для сня
тия поляризационных кривых:
А — анод; К — катод; Э. С. — электрод сравнения

ных зарядов смещает потенциал в отрицательную сторо- 
ну. При анодной иолярчзации скорость перехода образу
ющихся ионов в раствор меньше скорости отвода элек
тронов, что приводит к накоплению избыточных положи
тельных зарядов и смещению потенциала в положитель
ную сторону

Различают к о н ц е н т р а ц и о н н у ю  поляризацию, 
вызванную малой скоростью доставки ионов по сравне 
нию со скоростью их разряда, что приводит к возникнове
нию обратной концентрационной э. д. с., и х и м и ч е 
с к у ю  поляризацию, обусловленную меньшей скоростью 
разряда ионов (или ионизации) в сравнении со скоро
стью доставки их к поверхности электрода (или отвода 
от неё).

О кинетике электродного процесса (его лимитирую 
щей стадии) можно судить по поляризационным кривым, 
выражающим зависимость между смещением потенциа
ла электрода и величиной протекающего через электрод 
тока. Плотность тока определяется количеством ионов, 
разряжающихся на катоде или ионизирующихся на ано
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де в единицу времени на единице поверхности электрода, 
и служит мерой скорости процесса. Кривые катодной и 
анодной поляризации снимают на модели микроэлемента, 
к которой подводят постоянный ток от внешнего источ
ника, и измеряют изменение потенциала анода и катода 
в зависимости от силы тока (рис. 153).

Сложность цементации состоит в том, что на поверх
ности одновременно идут два процесса: восстановление 
(разряд) катионов на катодных участках и окисление 
(ионизация) цементирующего металла на анодных участ
ках. Оба эти процесса протекают сопряженно, так как 
должно сохраняться равенство числа электронов, погло
щаемых при разряде катионов и отдаваемых при иони
зации металла-цементатора. Другими словами, услови
ем стационарности процесса цементации является равен
ство скоростей реакций, определяемых величиной анод
ного и катодного тока. При этом /к= / а.

Пусть sK и sа — доли поверхности, соответствующие 
катодным и анодным участкам (sK+ s a==l) .

где /к и ia— плотности катодного и анодного тока. 
Отсюда

При снятии поляризационных кривых на модели 
микроэлемента большей частью создают условия, когда 
sK= s a (в этом случае iK= i а) , затем строят поляризаци
онные кривые в координатах плотность тока — потен
циал.

В общем случае на катодных и анодных участках 
поверхности необходимо рассматривать как  прямые, так 
и обратные реакции (т. е. процессы разряда и иониза
ции) :

на катодных участках

Тогда
/а

(XI.2)

Ме\' +  zl e ^  Ме\\ 

M e tM e f'  -[- zLe-

(XI.3) 

(XI .4)
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на анодных участках

M e? +  z2e->M el (XI.6 )

Однако скорости прямых реакций (XI.3) и (XI.5) 
обычно значительно превосходят скорости обратных. 
Поэтому принимают, что экспериментальные кривые 
катодной и анодной поляризации описывают скорости 
ПРЯМЫХ реакций, Т. в. *к =  /Чфк) и * а = /(< Р а ) -

Электрохимическая кинетика [4—6 ]

Поляризационные кривые при химической поляриза
ции показаны на рис. 154 (кривая К — кривая катодной 
поляризации, А — кривая анодной поляризации).

Me°i-+Me2' +  z2e\ (XI.5)

Рис. 154. Поляризационные кривые при химической поля
ризации

При разомкнутой цепи равновесные потенциалы 
электродов равны cpf и ф!?. При этом потенциал цемен- 
татора меньше потенциала цементируемого металла
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Фг<ф1Р). Э. д. с. элемента £ р=фГ— ф-2 максимальна. 
При замыкании цепи возникает ток (перетекание элект
ронов от анода к катоду). Вследствие этого потенциал 
Me 1 сместится в отрицательную сторону до значения фь 
а потенциал Ме2 сместится в положительную сторону

Рис. 155. Поляризационные диаграммы, отвечающие катодному (о) и анод
ному контролю (б)

до значения ф2 (сдвиги потенциалов равны Дф1; и Дфа). 
Если сопротивление электролита R, то э. д. с. элемента

£  =  //? =  ф! —  ф2.

Если величина R мала (что отвечает высокой кон
центрации ионов в растворе), то £->-0 , а плотность тока 
максимальна (т. е. скорость процесса максимальна)-

Наклон катодной и анодной поляризационных кри
вых определяет контролирующую стадию процесса. Так, 
рис. 155а соответствует катодному контролю, так как при 
равной плотности тока сдвиг катодного потенциала 
Лфк>Дф а. Рис. 155,6 отвечает анодному контролю: 
Дфа>Дфк-

Исходя из общих закономерностей кинетики гетеро
генных реакций, протекающих на поверхности раздела 
твердой и жидкой фаз, скорость катодной и анодной 
реакций может быть описана уравнениями:

(XI .7)

(XI-8 )
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где /Ci и К2 — константы скорости реакций;
С' — концентрация катиона в плотной части 

двойного слоя (принят первый порядок по 
концентрации);

wA и wa — энергия активации катодной и анодной 
реакций.

В уравнение (XI.8 ) концентрация не входит, так 
как на поверхности анода концентрация ионов — посто

янная величина, входящая 
в константу Кг-

Скорость электродных 
реакций зависит от потен
циала. Следовательно, энер
гия активации должна за 
висеть от сдвига потенциала 
от равновегного значения. 
Как известно, у  поверхности 
металла, погруженного в 
раствор его соли, возника
ет двойной электрический 
слой, состоящий из плотной 
части (с толщиной 6 о, рав
ной радиусу гидратирован
ных ионов) и размытой 
(диффузной) части. Р аз
ность потенциалов <р между 
поверхностью металла и 
раствором складывается из 

падения напряжения в плстном слое (ф) и диффузной 
части слоя (ф') (см. рис. 156):

ф =  1|5 +  ф\

Скачок потенциала в плотном слое большей частью 
значительно превосходит скачок потенциала в диффуз
ной части слоя (ф ^г)/). При достаточно высокой кон
центрации раствора диффузная часть слоя становится 
столь малой, что можно принять ф=ф (т. е. \j/= 0 ). 
В теоретической электрохимии доказывается, что изме
нение потенциала на величину Аф от равновесного зна
чения вызывает изменение энергии активации электрод
ной реакции Aw на величину, равную некоторой доле от 
общего изменения энергии двойного слоя:

часть слоя Диффузная

Раситояние от поверхности 
злентрода

Рис. 156. Изменение потенциала 
в плотной (ij)) и диффузной 
(я1>') частях двойного электриче
ского слоя
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Дшк =  рДфк zF,

Д^а =  «Дфа ZF,
гдеД а;к иДйУа— изменение энергии активации катодной 

и анодной реакций; 
а  и Р— коэффициенты переноса (доли едини

цы);
Дфк и Дфа — изменение катодного и анодного потен

циалов;
z — число электронов, участвующих в элект

родной реакции;
F — число Ф арадея

С учетом предыдущих уравнений можно записать

WK = W K +  РДФк z F ' (Х1-9 )

w а =  wz — аДфа zF, (XI. 10)

где и w°a — энергия активации катодной и анодной 
реакций при равновесном потенциале (на
правленный ток отсутствует).

Из уравнений (XI.9) и (XI.10) видно, что энергия ак 
тивации состоит из двух слагаемых: постоянного ш° а 
и переменного (+рДфкг£ и —аДфаzF), зависящего от 
скачка потенциала.

Знаки «плюс» и «минус» в уравнениях (XI.9) и (XI. 10) 
определяются направлением электродной реакции.

При прохождении тока (в случае самопроизвольного 
процесса) потенциал катода относительно раствора пони
жается, т. е. Дфк<С0. Следовательно, согласно уравнению 
(XI.9), энергия активации реакции разряда катионов 
понижается. Потенциал анода относительно раствора 
возрастает (Дфа> 0 ) ,  что такж е ведет к снижению энер
гии активации реакции ионизации.

После подстановки в уравнения (XI.7) и (Х1.8) вы
ражений для wu и wa из уравнений (XI.9) и (XI. 10) по
лучим

■ W ,C - e x P ( - - : + ^ f  ) .

< Ш 0
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В условиях равновесия, когда Дфк= 0 , /к=/* или то
ку обмена (т. е. току при равновесном потенциале, когда 
направленный ток отсутствует). Подставляя Дфк= 0  в 
уравнение (XI. 11), получим

=  К, С  е хр( — (XI.  12) 

Отсюда при Дфк# 0

(Л-13)

Аналогично для скорости анодного процесса 

ш° — <хАф zF \
«а =  /С2ехр RT

• -о I ОСДсРа z F  . / V t  i  л  \

fa =  faeXP v RT )■ (Х1Л4>

Уравнения (X I.13) и (X I.14), описывающие кривые 
катодной и анодной поляризации, часто представляют 
в более простой форме (уравнения Тафеля):

— Дфк =  а  +  Ы§/К; (XI.15)

Дф =  а  +  M g ta, (XI.16)

где для фк
2 ,3 RT . . 2 ,3RTа — ------------- lg t и b = --------- .

PzF 6  к &F

В случае Дфа в формулы для а и b входят i° и а вме
сто р.

Линейная зависимость в координатах Дф— l g i  ук а 
зывает на электрохимический характер поляризации. 
Используя эту зависимость, можно определить по тан
генсу угла наклона прямой коэффициент Ь, а по величи
не ординаты при i = l ( l g  i = 0 ) вычислить коэффициент 
а и величину тока обмена Г (рис. 157).

454



~Д<р

t g a  =ь

- 3  - 2  - 1  О 1  I g i

Рнс. 157. Катодная поляризационная кривая в полулога
рифмических координатах, описываемая уравнением 
(XI. 15)

А потенциометру И потенциометру

Рис. 158. Схема модели короткозамкнутого микроэлемента для изме- 
рения изменения электродного потенциала во времени:
К — катод; А — анод; Э. С. — элемент сравнения

Рнс. 159. Изменение потенциала катода (/) и анода (2) во времени
о — анодный контроль процесса: б — катодный контроль процесса
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Приведенные на рис. 154 и 155 поляризационные кри
вые соответствуют одному конкретному моменту време
ни. Дополнительную информацию дает изучение измене
ния потенциала электродов во времени, которое прово
дят на модели короткозамкнутого микроэлемента 
(рис. 158). Изменения потенциала электродов во време
ни для случаев анодного и катодного ограничений про
цесса приведены на рис. 159 [7 ].

При анодном ограничении (замедленность иониза
ции) потенциал катодных участков во времени вначале 
смещается в отрицательную сторону, а затем — в поло
жительную, приближаясь к равновесному электродному 
потенциалу чистого вытесняемого металла.

При катодном ограничении процесса (замедленный 
разряд катионов) потенциал катодных участков смеща
ется в электроотрицательную сторону и приближается 
к потенциалу цементирующего металла.

Ниже дана упрощенная аналитическая интерпрета
ция каждого из двух случаев. Допустим с целью упроще
ния, что поляризационные кривые линейны.

Тогда

|'к =  Дфк! г'а =  Ка Лфа-

Сила тока
I  ifc sk ia sa,

где sK и s a — поверхности катодных и анодных участков.
Отсюда

Решая совместно уравнения (XI. 18) и (XI. 17). полу
чим

I ■ Кк Дфк SK Ка Дфа ^а, 

I R  =  Фк —  Фа =  (Фк ~ Ф а ) —  (ДФк +  Л ФаУ. 

Дфк +  Дфа =  Ер —  IR.

(XI. 17)

(XI. 18)

(XI 19)
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Аналогичное выражение можно получить для Дсра: 

Л ». = ------------- £Р „ -  . (XI.20)
1 + R K asa +  - ~ - -  —Кк %

Используем уравнения (XI. 19) и (XI.20) для ана
лиза случаев катодного и анодного ограничений цемен
тации.

В процессе цементации поверхность катодных участ
ков изменяется от 0  (при т = 0 ) до Sh~ s0.

Если принять, что поверхность анодных участков от
носительно мало меняется и близка к исходной поверх
ности s0, тогда изменяются во времени sK/sa от 0  до ~  1 , 
a sa/sK — от оо до ~  1

Рассмотрим случай анодного ограничения (Ка<^.Кк)- 
Проанализируем ход кривых фк — время, приведенных на 
рис. 159, а.

В начальный момент при т = 0  sK= 0 . Тогда из урав
нения (XI. 19) следует: <fK= £ 'p. Следовательно, в началь
ный момент на катоде происходит большой сдвиг потен
циала в отрицательную сторону (максимум на кривой 
Фк — время). С течением времени при т > 0  sK-+s0 и 
Дфк—>-0 , т. е. потенциал катода сдвигается в положитель
ную сторону, приближаясь к равновесному значению.

Из уравнения (XI.20) следует, что при т = 0  sK= 0  и 
Дфа= 0 . Таким образом, в начальный момент сдвиг по
тенциала анода незначительный. При т > 0  sK-+s0 и sa »  
« s 0. С учетом того, что Ка<^Кк, Дфа-^Р. Следова
тельно, наблюдается большой сдвиг анодного потенциа
ла в положительную сторону (рис. 159,а ) .

Для случая катодного ограничения Ка^Кк- Проведем 
анализ хода кривых фк — время (рис. 159,6).

При т = 0  sK= 0  и Д ф „ = £ Р , т. е. происходит большой 
сдвиг потенциала катода в отрицательную сторону. При 
т > 0  Sk- -̂So и Дфк ~ £ р. Таким образом, сдвиг катодного 
потенциала практически не изменяется во времени, оста
ваясь близким Ер.

При Т =  0 SK =  0 И Дфа==0. При т > 0  sK->s0  11 -^фа>0 
(но остается близким к нулю), что соответствует реаль
ному ходу кривой фа—т (рис 159,6).

Известны реальные примеры случаев катодного и 
анодного ограничения процесса цементации. Так, уста
новлено, что цементацию меди на никеле Си2 +4 -№°->-
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->Cu°+Ni2+ лимитирует ионизация никеля на аноде 
[ 8 ] . В этом случае ускорению процесса должно содейст
вовать увеличение поверхности цементирующего метал
ла. При цементации же меди на цинке и кадмии процесс 
контролируется разрядом ионов на катоде [9 ].

Диффузионная кинетика

Если скорость процесса контролируется скоростью 
доставки катионов к катоду, кривые поляризации имеют 
вид, показанный на рис. 160. В этом случае плотность 
тока на катоде растет до некоторой предельной вели
чины (l'np)

где D — коэффициент диффузии;
С 0 — концентрация катионов в объеме электро

лита;
6 — толщина диффузионного слоя, в котором кон

центрация изменяется от Со до ~ 0  в при- 
электродном пространстве.

Анодная кривая в этом случае имеет тот ж е вид, что 
и при химической поляризации, но возрастает значитель
но круче.

Кривая катодной концентрационной поляризации 
описывается уравнением

Из уравнения (XI.22) следует, что по мере возраста
ния абсолютного значения ф к о н ц  ( А ф , ;О н ц < 0 )  экспонен
циальная функция быстро убывает, a iK стремится к пре
дельному значению.

Диффузионные ограничения катодной реакции боль
шей частью проявляются в конце процесса цементации 
при малой концентрации ионов в растворе.

Принципиально возможно достижение предельной 
плотности тока и на аноде в случае возрастания концен
трации соли анодного металла до предела ее раствори
мости. Реально при цементации металлов это не наблю
дается, так как процесс ведут в условиях, далеких от на

__ zFDC0 
"Р g— (XI.21)

(XI. 22)
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сыщения раствора. Градиент концентраций достаточно 
высок, и при перемешивании раствора отвод катионов 
от поверхности анода не тормозит процесс. Диффузион
ное торможение на анодных участках может возникнуть 
при образовании в процессе цементации относительно

Рис. 160. Поляризационные кривые при катодной кон
центрационной поляризации:
К — катодная кривая; А — анодная кривая

толстого слоя цементируемого металла, через норы ко- 
торого должны диффундировать ионы в объем раствора, 
а такж е при образовании адсорбционных пленок. В этих 
условиях после достижения максимальной величины 
торможения резко снижается сила тока.

Скорость цементации [£—//]

Скорость цементации и лимитирующие процесс ста
дии могут меняться во времени вследствие изменения 
как концентрации вытесняемого металла в растворе, так 
и поверхности катодных и анодных участков. В связи 
с этим весь процесс от начала до конца нельзя описать 
одним уравнением. В общем виде зависимость скорости 
цементации от времени дана на рис. 161. В начальный 
(относительно короткий) период скорость возрастает со 
временем, что отвечает формированию катодных участ
ков. Далее скорость цементации постепенно снижается
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по мере изменения концентрации и уменьшения анодной 
поверхности.

Поскольку цементация может протекать в кинетичес
кой, диффузионной и промежуточных областях, удель
ная скорость процесса может быть описана общим урав
нением гетерогенного процесса, выведенным ранее 
( I V . 13):

/ =  g С° 1 , (XI.23)

~D+ ~K
где С0  — концентрация ионов Ме\ в объеме раствора; 

D — коэффициент диффузии;
б— эффективная толщина диффузионного слоя; 

К — константа скорости электрохимической реакции. 
В случае l/K^S/D  осуществляется кинетический ре

жим; при б/£>2>1//С — диффузионный. Для многих слу
чаев цементации кинетика описывается уравнением пер
вого порядка

K  =  t (XI.24)
TS

где V — объем раствора; 
s — поверхность;

С0  — начальная концентрация ионов вытесняемого 
металла;

Сх — константа скорости электрохимической реак
ции.

При V и s  постоянных

tf' =  - l g - § 4
Т X

где
К' =  Ks

2, ЗУ

Этому уравнению подчиняется в основной период 
осаждения цементация кобальта и меди на цинке, меди 
на никеле.

Уравнение первого порядка описывает такж е и диф
фузионную кинетику, например цементацию золота на 
цинке из цианистого раствора (процесс лимитируется 
диффузией крупных ионов [Аи(СЫ)г]~). В данном слу
чае лимитирование процесса внешней диффузией
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Рис. 161. Общий характер  изме
нения скорости цементации во 
времени

вытекает из малого значения энергии активации (2 — 
3 ккал/моль) [ 1 2 ] .

При изучении цементации палладия на меди было 
установлено, что при низких температурах (25—45° С) 
цементация протекает в кинетической области( энергия 
активации 9,5 ккал/моль, скорость цементации не зави
сит от перемешивания), а при 65° С — в дифузионной 
(энергия активации 2 , 0  ккал/моль, скорость процесса 
зависит от перемешива
ния). Это согласуется с 
общими закономерностя
ми кинетики гетероген
ных реакций — переходом 
в диффузионную область 
при повышении темпера
туры.

Повышение темпера
туры не во всех случаях 
улучшает показатели це
ментации. Так, увеличе
ние температуры ускоря
ет цементацию меди на 
цинке, но ухудшает осаж
дение кадмия. При повышенных температурах кадмий 
растворяется в слабокислом растворе вследствие низко
го перенапряжения водорода на катодных участках, 
а такж е окисления металла кислородом, содержащимся 
в растворе.

Растворение осаждённого металла (кадмия, никеля) 
часто наблюдается в конце процесса цементации (когда 
поверхность открытых анодных участков резко уменьша
ется) и при длительной выдержке осажденного металла 
в контакте с раствором. Менее подвержены окислению' 
и растворению более грубозернистые осадки. Агрегации 
частиц осадка способствует присутствие в растворе по
верхностно активных веществ (например, клея).

Скорость цементации зависит от величины удельной 
поверхности и активности цементирующего металла. Н а
пример, цинковая пыль, полученная конденсацией паров 
цинка, активней пыли, полученной распылением жидко
го цинка струей сжатого воздуха.

Цементация некоторых металлов на цинке (напри
мер, Со, Ni, Fe) ускоряется в присутствии ионей электро
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положительных металлов в растворе (Си, Sb). Действие 
меди объясняется созданием электрохимических пар 
Си — Zn, что приводит затем к выделению кобальта, ни
келя или железа на возникших катодных участках меди 
с меньшим перенапряжением. В присутствии сурьмы 
процесс ускоряется вследствие образования интерметал- 
лидов (Cu3Sb или Cu2 Sb) [13].

§ 3. Побочные процессы 
при цементации [1]

Кроме основных реакций, в процессе цементации при 
определенных условиях наблюдается выделение водо
рода (разряд ионов водорода) и восстановление раство
ренного кислорода на катодных участках. Эти побочные 
процессы ведут к дополнительным затратам цементиру
ющего металла и обратному растворению осажденного 
металла.

Выделение водорода

Выделение водорода может происходить в случае, 
если потенциал его выше (положительней) потенциала 
анодных участков. Потенциал выделения водорода 
равен сумме равновесного потенциала водорода фн„ 
(в данном растворе) и величины перенапряжения водо
рода на микрокатодах (табл. 2 1 ):

Фн, =  Фн, +  ^н,- (XI.25) j

С увеличением концентрации водородных ионов фн, 
смещается в положительную сторону. Поэтому выделе
ние водорода наблюдается в более кислых растворах.

Катодное восстановление кислорода

Кислород отличается высоким электроположитель
ным потенциалом:

в кислой среде
Ог -f  4Н+ +  Ае -* 2Н2 0 ; q>‘ j =  -f- 1,23В.
в щелочной среде
У2 0 2  +  Н20  +  2е -  2СЯ-Г; ф* f -  +  0,4В.
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В Е Л И Ч И Н Ы  т]н  Д Л Я  Р А ЗЛ И Ч Н Ы Х  МЕ ТАЛЛОВ ПРИ 25° С 
В 2-и. H2SO , ПРИ ПЛОТНОСТИ ТОКА 1,0 мЛ/см!

Т А Б Л И Ц А  21

Металл Металл V - B Металл Чнш. в Металл ^н ,' B

РЬ —1,05 Sn —0,63 Cu —0,48 Со —0,32
Zn —0,83 Cd —0,51 Fe —0,36 Ni —0,30
Sb —0,63 Ge —0,39 Mo —0,35 W —0,26
AI —0,58 Та —0,46 Ag —0,34 Pt —0,15

Поскольку растворимость кислорода в водных рас
творах малая, потенциал разряда кислорода смещается 
в электроотрицательную сторону. Это лимитирует вос
становление кислорода на катоде. Однако в случае це
ментации золота из цианистых растворов присутствие 
кислорода существенно снижает выход золота вследст
вие протекания обратного растворения:

2Au +  V2 0 2  +  4CN~ +  Н20  ^  2 [Au (CN)2]“  +  20Н ^.

Поэтому предварительно удаляют кислород вакуу- 
мированием раствора.

§ 4. Способы и аппаратура 
проведения цементации

В гидрометаллургии цветных и редких металлов наи
более распространены процессы цементации порошкооб
разными металлами (цинковой пылью, порошками ж еле
за или никеля). В некоторых случаях цементацию ведут 
на цинковых или алюминиевых листах (например, индия 
на алюминии).

Цементацию порошками металлов часто проводят 
в каскаде аппаратов с мешалками. Раствор и дозирован
ное количество цементатора непрерывно поступают в 
первый аппарат, пульпа последовательно проходит ап
параты каскада.

В последние годы получили распространение аппара
ты — цементаторы с кипящим слоем порошка и пульса- 
ционные колонны. Кипящий слой цементирующего ме
талла создается восходящим потоком раствора, поступа-
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ющего в нижнюю часть аппарата. Большая по
верхность металла — цементатора, высокие скорости 
перемещения твердых частиц относительно жидкости

вследствие непрерывной цир
куляции частиц, непрерывное 
обновление твердой фазы бла
гоприятствуют интенсифика
ции процесса и снижению рас
хода порошка.

Высокоэффективными яв 
ляются пульсационные аппа
раты (рис. 162). Раствор, под
лежащий очистке, подают в 
нижнюю часть колонны, он 
проходит через слой гранул 
металла-цементатора (цинк) и 
выходит из верхней части ко
лонны. С помощью диафрагмы 
раствору и слою гранул сооб
щают колебательные движе
ния, что увеличивает скорость 
движения их относительно 
друг друга и способствует сня
тию металла с поверхности 
гранул. Продукты цементации 
выносятся из колонны с пото
ком раствора. Промышленный 
пульсационный аппарат для 
очистки цинкового электроли
та от меди и кадмия при объ
еме 1 м3  пропускает 30 м3/ч 

раствора, при этом концентрация меди снижается с 2 — j
0 г/л до следов [15 ].

§ 5. Цементация 
на ам альгамах [14, 15]

Амальгамы — растворы металлов в ртути. Раство
римость некоторых металлов в ртути весьма значитель
на, однако большинство металлов малорастворимо в 
ней (табл. 2 2 ).

В гидрометаллургии используют выделение метал
лов электролизом на ртутном катоде и цементацию ме-

К  вентилятору £П

Рис. 162. Схема цементаци
онной колонны с пульсация
ми:
I — сборник мелкого мате
риала; 2 — решетка; 3— пос
тель; 4 — корпус; 5 — указа
тель уровня границы; 
6 — клапан; 7 — диафрагма
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Т А Б Л И Ц А  22
РАСТВОРИМО СТЬ НЕКОТОРЫХ МЕТАЛЛОВ В РТУТИ (25° С)

Металл % (ат ) Металл % (ат.) Металл % (ат.) Металл % (ат.)

In 70 ,3 Na 5 ,3 Са 1,48 Си 0,0079
Т1 43,7 Pb 1,93 Au 0,133 Со 3 ,4 -1 0 —6
Cd 10,06 Sn 1,21 Ag 0,079 Fe 1 ,8 -10—6
Ga 3 ,6 К 2 ,3 AI 0,015 Ni 7 ,6 -1 0 —6
Zn 6 ,4 Bi 1,6

таллов из растворов на амальгамах. Большей частью 
для цементации применяют цинковую амальгаму, в не
которых случаях — натриевую. Преимущества использо
вания амальгам заключается в следующем:

1. На ртути и амальгамах высокое перенапряжение 
выделения водорода. Поэтому на амальгамах возможна 
цементация металлов, которым при отсутствии ртути 
мешало бы выделение водорода.

2. Потенциалы выделения ряда металлов на ртути 
сдвинуты в электроотрицательную сторону по сравне
нию с потенциалами их выделения на катоде из того ж е 
металла. Это позволяет избирательно цементировать 
некоторые металлы в присутствии других, в обычных 
условиях имеющих более электроположительные элект
родные потенциалы (рис. 163).

3. Перемешивание амальгамы позволяет постоянно 
обновлять ее поверхность, тогда как  при цементировании 
на твердом металле поверхность цеметирующего ме
талла уменьшается по мере осаждения цементируемого 
металла.

В отличие от электродных потенциалов системы 
Мег — Ме° электродный потенциал для системы 
M tf(H g)—ze^±Mez4-H g описывается уравнением

° I RT 1 Afez /VTФ =  Ч>1 +  —  In ---------, (XI.26)
2 г  Me(Hg)

где aMdHg)— активность металла в амальгаме;
ip, — нормалььый потенциал амальгамного 

электрода (при активности аМе2 в 
растворе и активности металла в ам а
льгаме, равных единице).
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Таким образом, потенциал амальгамы является 
функцией отношения концентраций иона металла в ра
створе и концентрации металла в амальгаме.

I

La

ва/ v  ^ 
Na ^ 2 

\ _

Рис. 163. Нормальные потенциалы и потенциалы полуволны некоторых метал
лов (по отношению к каломельному электроду):
а — металлы с большим сродством к ртути; б — металлы, растворимые в рту
ти; в — металлы, малорастворимые в ртути; 1 — нормальные потенциалы; 
2 — потенциалы полуволны

Ртуть может вступать во взаимодействие с метал
лом с образованием интерметаллического соединения, 
растворимого в ртути:

х Мег +  yHg-\-xze =  Мех Hgp (Hg).

В этом случае величина электродного потенциала 
выразится уравнением (принято, что f lH g = l) :

?  =  • (XI-27> XZF a MeJ HBy (Hg)

Здесь
° ° I rvФ, =  Ф1 +  E  ,

где E ' — отклонение потенциала амальгамы от стан
дартного потенциала вследствие образо
вания химического соединения. 

pi ДО 
Е

AG— изменение энергии Гиббса при образовании 
интерметаллического соединения в амальгаме 
данного состава.
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Разбавленная амальгама по отношению к разбавлен
ному водному раствору соли металла может иметь т а 
кой ж е потенциал, как и концентрированная по отноше
нию к соответствующему концентрированному водному 
раствору. Это следует из выражения (XI. 27) для по
тенциала амальгамы. Поэтому потенциалы амальгам 
обычно определяют для систем, в которых концентра
ция металла в ртутной и водной фазах одинаковы. Их 
называют п о т е н ц и а л а м и  п о л у в о л н ы  и легко оп
ределяют методом полярографии.

На рис. 163 сопоставлены нормальные потенциалы 
металлов с потенциалами полуволны (относительно к а 
ломельного электрода). Можно подразделить эти метал
лы на три группы:

1. Щелочные и щелочноземельные металлы, которые 
характеризуются высоким сродством к ртути. Потенци
алы полуволны сдвинуты в положительную сторону от
носительно нормальных потенциалов. Поэтому щелоч
ные и щелочноземельные металлы в амальгаме значи
тельно менее реакционноспособны, чем чистые металлы.

2. Металлы, растворяющиеся в ртути, но не образу
ющие с ней соединений или образующие малопрочные 
соединения (Zn, Cd, In, TI, B i). Нормальные потенциа- 
[ы этих металлов мало отличаются от потенциала 
амальгамы данного металла.

3. Металлы, не обладающие сродством к ртути и ма- 
юрастворимые в ней (Си, Ni, Со, Fe, Сг, М п). Потен
циалы полуволны амальгам этих металлов сдвинуты в 
электроотрицательную сторону относительно их нор
мальных потенциалов.

Из рис. 163 следует, что кобальт, никель и железо 
нельзя выделить на амальгаме цинка, тогда как  таллий, 
кадмий и индий цементируются на ней. Высокая плот
ность ртути делает возможным концентрирование боль
ших количеств металла (например, TI, In) в небольшом 
объеме амальгамы. Металлы извлекают из амальгамы 
либо обработкой растворами кислот или щелочей, ли
бо анодным растворением при определенном потенциале.

Цементацию на амальгаме цинка используют для 
извлечения из растворов таллия, индия, кадмия. Вос
становление ионов самария и европия амальгамой 
натрия применяют для отделения этих элементов от 
других лантанидов. Из амальгамы самарий и европий
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извлекают обработкой 2-н. НС1. Отделение европия 
от самария осуществляют избирательным восстановле
ниям Еи3+ до Еи2+ амальгамой цинка (самарий не вос
станавливается, так как потенциал Sm 2 +/Sm3+ равен
— 1,72 В, a Eu3 +/Eu2+ — 0,43В.).

Цементацию на амальгамах обычно проводят в ре
акторах с мешалками, в которых раствор контактирует 
с амальгамой.
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Р А З Д Е Л

ПРОЦЕССЫ ОТСТАИВАНИЯ, 
ФИЛЬТРОВАНИЯ 
И ПРОМЫВКИ 
В ГИДРОМЕТАЛЛУРГИИ *

Отстаивание, фильтрование и промывка 
в гидрометаллургии представляют собой процессы раз
деления неоднородных дисперсных систем с участием 
водного раствора, осуществляемые механическим пере
мещением фаз. Как правило, они не сопровождаются хи
мическими реакциями; их закономерности определя
ются гидродинамикой, в большой степени зависящей от 
конструкции аппаратов и условий их эксплуатации.

Глава XII ОТСТАИВАНИЕ

§ 1. Общие закономерности 
отстаивания

Подлежащие разделению дисперсные 
системы в зависимости от характера второй фазы назы
вают суспензиями или эмульсиями. Суспензии условно 
подразделяют на грубые, содержащие твердые частицы 
размером более 100 мкм, тонкие — с частицами от 0,5 до 
1 0 0  мкм и мути, частицы которых имеют размер 0 , 1  — 
0,5 мкм. Суспензии с большим содержанием твердых 
частиц называют пульпами. Эмульсии содержат капли 
жидкости, не смешивающейся с водным раствором, 
размеры капель могут колебаться в широких пределах.

Суспензии многих производств часто содержат ве
щества в коллоидном состоянии, например коллоиды 
кремнекислоты, гидратов окислов железа и алюминия. 
Размеры коллоидных частиц, как правило, меньше 
0 , 1  мкм, однако для коллоидных частиц неправильной 
формы наибольший размер может достигать 1 мкм.

* Размерности величии в разделе 4 указаны в системе СИ, как 
это принято в современной литературе по данному вопрос\.
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Многие свойства суспензий и коллоидов совпадают. 
И те, и другие благодаря развитой межфазной поверх
ности характеризуются избытком поверхностной энер
гии, двойным электрическим слоем у поверхности 
раздела фаз, связанными с ним электрокинетическим по
тенциалом1 и гидратацией частиц. Как и для коллоидов, 
главной характеристикой поведения суспензий (и эмуль
сий) является их устойчивость, зависящ ая от многих 
факторов: размеров дисперсной фазы, соотношения плот
ностей фаз, вязкости системы, температуры, объемного 
соотношения фаз, присутствия посторонних соединений 
в растворах и др.

Д ля разделения суспензий применяют отстаивание 
(сгущение), фильтрование и центрифугирование, для 
разделения эмульсий — отстаивание и реже центрифу
гирование. Эффективность разделения суспензий наз
ванными выше методами повышается использованием 
в сочетании с ними процессов промывки осадков и сгу
щенных пульп и продувки осадков газами.

Процессы отстаивания имеют очень большое значе
ние в гидрометаллургии цветных и редких металлов. 
Так, в цехах выщелачивания цинковых огарков площадь, 
занятая под сгустителями, составляет более половины 
площади цеха; на золотоизвлекательных фабриках, при
меняющих процесс цианирования, сгустители занимают 
~ 25%  общей площади предприятия.

Необходимым условием осаждения частицы в жид
кости является превышение ее веса над архимедовой 
силой, при этом скорость осаждения будет зависеть от 
сопротивления среды.

Различают свободное осаждение, когда осаждаю 
щиеся частицы при движении не соприкасаются одна с 
другой, и стесненное или солидарное (коллективное) 
осаждение частиц, сопровождающееся трением между 
частицами и их взаимными столкновениями. Свободное 
осаждение имеет место лишь при очень малых концент
рациях дисперсной фазы [< 1 %  (объемн.)]. В процессе 
остаивания суспензий наблюдается постепенное увели
чение концентрации диспергированных частиц по на

1 Электрокинетический или ^-потенциал — это разность потен
циалов в той области диффузионной части двойного электрического 
слоя, которая при тангенциальном движении жидкости перемеща
ется относительно твердого тела.
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правлению сверху вниз, поэтому свободное осаждение 
переходит постепенно в стесненное.

Постоянная скорость свободного осаждения, которую 
приобретает сферическая частица при уравновешивании 
действия силы тяжести сопротивлением среды, может 
быть определена для наиболее распространенного слу
чая ламинарного осаждения по закону Стокса [1 ]:

где d — диаметр частицы, м;
р — плотность частицы, Н-с2 /м4;

Ро — плотность среды, Н - с2/м4; 
g — укорение силы тяжести, м/с2; 
fi— динамическая вязкость среды, П а-с.

Минимальный размер частиц, осаждающихся по за 
кону Стокса, равен 110~5 —5-10~ 5  см (критерий Рей
нольдса /?е=10-4) . Максимальный размер частиц опре
деляется по формуле, полученной из уравнения (XII. 1) 
при подстановке в него значения скорости из выражения 
критерия Рейнольдса:

При 7?е=1,85 (предельное значение для ламинарно
го режима)

При любых режимах (турбулентном, ламинарном, 
переходном) процесс свободного осаждения частиц мо
ж ет быть описан уравнением в критериальной форме, 
полученным из тех же исходных положений приемами 
теории подобия:

где А г— критерий Архимеда,
а, п— экспериментально определенные коэффици

енты, зависящие от величины Re.
Критерий Архимеда определяется уравнением

Re =
h

(XII. 2)

(XII.3)

Re =  а (Аг)п, (XII.4)

д г= =  s d 3 ( Р — Ро) Ро (XII. 5)
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Зависимость коэффициентов я и о от критерия Рей
нольдса приведена ниже:

Re а п
1,85 - 0 ,0 5 5  1 

1,85—500 0,162 0,715
500 1,74 0 ,5

После подстановки в уравнение (XI 1.4) выражений 
Re и Аг из уравнений (XII.2) и (XI 1.5), а такж е значе
ний коэффициентов а и п, соответствующих Re, получают 
уравнение для скорости осаждения при заданном режиме.

Скорость осаждения частиц нешарообразной формы 
v 'cb меньше, чем шарообразных частиц. При расчетах 
уменьшение скорости учитывают с помощью коэффициен
та формы ср< 1 , который для частиц округлой формы 
принимают равным 0,77, для угловатых частиц 0,66, для 
продолговатых частиц 0,58 и для пластинчатых 0,43. При 
этом в соответствующее уравнение, используемое для 
определения скорости осаждения частиц, следует под
ставлять значение диаметра эквивалентного шара (ша
ра, имеющего тот же объем, что и данное тело нешаро
образной формы):

К* =  4®св- (ХП-6)

Приведенные уравнения относятся только к свобод
ному осаждению частиц. Они позволяют судить о влия
нии главных физических факторов на осаждение. Ско
рость стесненного осаждения частиц всегда меньше ско
рости свободного осаждения частиц тех же размеров, 
так как  в первом случае появляется дополнительное со
противление, связанное с трением и соударением частиц. 
При стесненном осаждении сближаются скорости осаж
дения частиц разного размера, но различаются скорости 
движения частиц по высоте аппарата, осаждение замед
ляется одновременно с уплотненном суспензии.

Процесс осаждения частиц во времени иллюстрирует
ся рис. 164. В зоне свободного осаждения частиц ско
рость их осаждения постоянна, затем по мере сгущения 
суспензии осаждение замедляется (зона стесненного 
осаждения) и далее скорость резко падает до нуля 
(зона уплотнения). Со временем у поверхности возни
кает зона осветленного раствора. В зоне уплотнения
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грубодисперсных суспензий образуются плотные осадки; 
очень тонкие суспензии не дают осадков, как и полного 
осветления раствора, в них происходит лишь постепенное 
повышение концентрации частиц сверху вниз. Полидис- 
персные суспензии образуют слоистые (по крупности ча- 

; стиц) осадки, что используется для классификации твер
дых веществ по их плотности и по величине частиц.

Согласно гидродинамике, 
стесненное осаждение анало
гично состоянию псевдоожи- 

! женного слоя на верхнем пре
деле существования, когда 
скорость потока жидкости 
(или газа) достигает величи
ны, превышение которой ведет 
к уносу кипящего слоя. При

I этом скорость стесненногоI осаждения частиц vCT равна 
скорости потока среды че
рез взвешенный слой частиц 
Ркрпт max и зависит от концен- 
трации частиц в объеме жид
кости. Поэтому для расчета vCT можно воспользоваться 
зависимостями R e = f( Аг), описывающими скорость по
тока во взвешенном слое [ 1 , с. 104—114]. Однако и при 
таком подходе не могут быть учтены многие факторы, 
влияющие на осаждение, поэтому в практике чаще поль
зуются эмпирическими формулами для определения vCT. 

При плотных пульпах (е ^ 0 ,7 )
/ 0,123е3 \

t'cx =  К в  |-_ е j  ф, (XII.7)

где е =  V — доля свободного объема жидкости в

суспензии;
V— объем пульпы, м3;

V4— суммарный объем частиц, м3.
При менее плотных пульпах (е> 0 ,7 )

»ст=  к в б 2 — 1 0 -,>8 2 ° - Е))ф . (XII 8 )

I При использовании формул (XI 1.7) и (XII.8) vCB рас-

Рис. 164. Схема процесса от*
стаивания:
/ — зона стесненного осажде
ния; 2 — зона осветленного 
раствора; 3 — зона свободного 
осаждения; 4 — зона уплотне
ния (осадка)
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считывают по уравнениям (XII. 1) или (XI 1.4). Наиболее 
достоверные значения vCT и vCB получают путем экспери
мента [ 2 ] .

§ 2. Применение коагулянтов
и флокулянтов при отстаивании

Интенсификация отстаивания, а такж е и других про
цессов разделения жидкой и твердой фаз может быть 
достигнута добавлением к суспензии веществ, понижаю
щих устойчивость суспензии и приводящих к образованию 
агрегатов, осаждение которых происходит быстрее, чем 
исходных частиц. Такими веществами могут быть многие 
соединения, относящиеся к различным химическим клас
сам: неорганические электролиты (щелочи, кислоты, со
ли), поверхностно активные органические вещества, рас
творенные в водном растворе (высокомолекулярные 
спирты, кислоты, эфиры) и коллоиды (желатина, агар, 
сапонин); высокополимерные соединения с линейной 
структурой молекул, природные (крахмал, столярный 
клей) и синтетические полимеры типа полиакриламида.

Различают две разновидности процесса образования 
агрегатов частиц: к о а г у л я ц и ю  и ф л о к у л я -  
ц и ю  [3 ].

Коагуляцией называют процесс образования агрега
тов частиц под влиянием добавления простых электро
литов или других веществ, снижающих электрокинетиче- 
ский потенциал до значений, не превышающих 0,03 В. 
При этом вследствие утоныпения диффузной части двой
ного слоя уменьшается гидратная оболочка. Добавление 
поверхностно активных веществ, адсорбирующихся на 
частицах, снижает поверхностное натяжение и такж е 
приводит к гидрофобизации поверхности вследствие ори
ентированной адсорбции молекул полярными группами 
к поверхности частицы, а углеводородными (не несущи
ми заряда) — наружу. При гидрофобизации поверхно
сти ранее разобщенные гидратными оболочками частицы 
сближаются и происходит их сцепление за счет неком
пенсированных на поверхности сил. Термодинамически 
неустойчивая дисперсная система переходит в состояние, 
более близкое к равновесному.

При флокуляции образование агрегатов происходит 
главным образом через посредство макромолекул фло-
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кулянтов. Связь между частицами в флокуле более проч
ная, чем в коагуляте. В отличие от коагуляции образо
вание флокул может происходить при более высоких зна
чениях электрокинетического потенциала, а иногда даж е 
при его повышении в процессе флокуляции. Если при коа
гуляции главными силами являются слабые ван-дер-ва- 
альсовы, то флокуляция происходит как  в результате 
электростатического взаимодействия частиц и флокулян- 
тов, так и образования водородных и химических связей 
между ними. Следует заметить, что в литературе неред
ко оба термина (коагуляция и флокуляция) применяют 
как синонимы.

В отечественной промышленности из природных высо
кополимерных флокулянтов широко используются крах
мал и столярный клей, а в последние годы получили рас
пространение синтетические полиакриламидные и неко
торые другие флокулянты.

Полиакриламид (ПАА) имеет формулу

'—СН2—СН— '

А=о
I

n h 2

где п равно десяткам тысяч. Наиболее эффективен час
тично гидролизованный ПАА, являющийся катионо-ани- 
онным полиэлектролитом с большой молекулярной мас
сой 105 —106  и хорошо растворимый в воде. Его получа
ют щелочной обработкой ПАА, при которой образуется 
продукт, отвечающий формуле

-С Н 2—СН _ С Н 2—СН—СН2—СН—"
I I Iс=о с=о с=о
I I I

NH2  ONa NH2

Молекула такого ПАА в водном растворе, отделяя в ре
зультате диссоциации ион натрия, образует анионные 
группы — СОО- ; в свою очередь амидная группа CONH2  

способна в некоторой степени присоединять ион водоро
да, образуя при этом катионную группу амидиния — 
CONH+. Длина цепочки одной молекулы ПАА достига

30* 475



ет нескольких микронов. Такая молекула может адсор
бироваться на активных участках нескольких твердых 
частиц, связывая их в флокулу.

Следует отметить, что процесс отстаивания сфлоку- 
лированных пульп отличается от рассмотренного ранее. 
Отстаивание происходит без сегрегации тонких и круп
ных частиц. Крупные частицы присоединяются к флоку- 
лам из тонких частиц и осаждаются с постоянной скоро
стью вплоть до зоны уплотнения, где скорость резко па
дает. Материал в осадке такж е не сегрегируется.

В гидрометаллургических суспензиях процессы коа
гуляции неорганическими электролитами имеют место 
непосредственно при получении суспензии, так как они 
содержат достаточно концентрированные растворы щело
чей, кислот или солей (например, при осаждении мало
растворимых сульфидов или гидроокисей металлов). 
Процессы флокуляции протекают при специальном до
бавлении флокулянтов.

На урановых предприятиях при сгущении продуктов 
выщелачивания руд добавление ПАА и некоторых при
родных флокулянтов (картофельного крахмала, пшенич
ной муки) в количествах от 4 до 40 г/т твердого увеличи
ло скорость отстаивания в 10—30 раз, а при расходе фло
кулянтов 30—200 г/т твердого скорость фильтрации пульп 
возросла в 50—100 раз.

В цинковом производстве применение ПАА при сгу
щении пульп сернокислотного выщелачивания огарка 
увеличило производительность сгустителей вдвое при 
расходах ПАА 50 г/т твердого [3 ].

§ 3. Аппараты для отстаивания 
и принципы их расчета

В промышленности отстаивание производят в аппа
ратах, называемых отстойниками или сгустителями. Пе
риодически действующие отстойники представляют со
бой емкости или бассейны без перемешивающих 
устройств с нижней выгрузкой сгущенной пульпы или 
осадка и боковым сливом осветленного раствора через 
сифон или по сливным трубам, расположенным на не
скольких уровнях по высоте аппарата.

Большее распространение имеют аппараты непрерыв
ного действия, одноярусные и многоярусные. Одноярус
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ный отстойник представляет собой широкий вертикаль
ный цилиндрический резервуар с коническим днищем, 
центральной гребковой мешалкой и внутренним кольце
вым желобом вдоль верхнего края цилиндра. Исходная 
суспензия подается непрерывно через трубу в центре ре
зервуара, осветленный раствор переливается в кольцевой 
желоб и удаляется через верхний штуцер. Оседающий на 
дно материал при вращении мешалки передвигается 
гребками к разгрузочному отверстию и удаляется с по
мощью шнека или шламового насоса. Мешалка вращ а
ется столь медленно (0,015—0,5 об/мин), что не наруша
ет процесса осаждения.

Расчет отстойников производится по скорости осаж
дения самых мелких частиц, а для сфлокурированной сус
пензии по установленной экспериментально скорости 
осаждения флокул. При этом отстойник принимают за 
аппарат идеального вытеснения.

Продолжительность пребывания элемента потока 
в отстойнике должна быть равна или больше времени 
осаждения частиц. Средняя продолжительность пребы
вания суспензии в отстойнике

Тс р =— . (XII.9)v w
где F — площадь поперечного сечення отстойника, м2; 

w — часовая производительность по пульпе, м3 /ч; 
h — рабочая высота (зон осаждения), м.

С другой стороны, продолжитечьность осаждения 
равна

т =  ——— . (XII. 10)
£>Ст

Приравнивая (XII.9) и (X II.10), при заданной произ
водительности отстойника по пульпе получаем необхо
димую площадь поперечного сечения отстойннка

F = — . (XII.11)
гсх

Д ля отстойника заданных размеров производитель
ность по пульпе определится из соотношения

-  = Fo с,. (XII. 12)
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Общая высота отстойника определяется суммирова
нием размеров зон осаждения (свободного и стесненно
го), зоны осветленного раствора, зоны уплотнения; раз
меры последних чаще выбираются по практическим со
ображениям [4 ].
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Глава) XIII ф и л ь т р о в а н и е  

§ 1. Классификация процессов 
фильтрования и типы аппаратов

Из всех процессов разделения твердой 
и жидкой фаз фильтрование наиболее широко применя
ется в гидрометаллургии. Его используют как для отде
ления твердой фазы от раствора в плотных пульпах, так 
и для осветления растворов, содержащих незначительное 
количество твердых частиц; кроме того, методом филь
трования проводят сгущение пульп малой плотности, 
удаляя из них часть жидкой фазы.

Любой фильтрующий аппарат является сосудом, раз
деленным на две части фильтровальной перегородкой. 
В качестве перегородки могут быть использованы раз
личные материалы: ткани, пористые керамические мате
риалы и металлы, металлические сетки и др. Перегород
ки, как и сосуд, могут иметь разную форму. В простран
ство с одной стороны перегородки направляется 
разделяемая суспензия, с другой — отводится чистый 
раствор. В разделенных частях сосуда создают разность 
давлений, под действием которой жидкость проходит че
рез перегородку, а твердые частицы задерживаются на 
ее поверхности или внутри перегородки. В первом случае 
на перегородке постепенно нарастает слой осадка, и про
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цесс называют ф и л ь т р о в а н и е м  с о б р а з о в а н и 
е м о с а д к а .  Во втором твердые частицы проникают 
в поры фильтровальной перегородки, при этом в зависи
мости от соотношения размеров частицы и поры в одну 
пору может проникать одна частица, полностью ее закры
вая, или постепенно несколько частиц. Такой процесс на
зывают ф и л ь т р о в а н и е м  с з а к у п о р и в а н и е м  
пор.

Как правило, фильтрование с образованием осадка 
идет при концентрациях твердых частиц более 1 —5% 
(объемы.). При этом над входом в поры фильтровальной 
перегородки быстро образуются сводики из твердых ча
стиц (часто меньших по размеру, чем пора), пропускаю
щих жидкую фазу и задерживающих твердые частицы. 
Процесс фильтрования с закупориванием пор имеет ме
сто при осветлении растворов с малым содержанием тон
кодисперсных частиц твердой фазы ( < 0 , 1 % объемн.), 
а такж е в начальный период фильтрования более плот
ных пульп.

Процесс фильтрования с образованием осадка более 
желателен, чем с закупориванием пор, как имеющий 
большую производительность, кроме того, в этом случае 
значительно легче осуществляется регенерация фильтро
вальной перегородки.

С целью создания условий фильтрования с образова
нием осадка в тонкодисперсные суспензии с малым со
держанием твердого вводят коагулянты и флокулянты, 
способствующие образованию более крупных агрегатов 
частиц, или специальные инертные вещества (диатомит, 
целлюлозу и др .), увеличивающие содержание твердой 
фазы. Иногда перед фильтрованием основной суспензии 
на поверхность фильтровальной перегородки наносят 
слой осадка вспомогательного инертного вещества путем 
предварительной фильтрации его суспензии.

Разность давлений по обе стороны фильтровальной 
перегородки может быть обеспечена:

1 ) вакуумированием объема за перегородкой, при 
этом максимальная разность давлений не превышает 
0,9 ат;

2 ) созданием давления сжатого воздуха (до 5 — 
1 0  атм) над перегородкой;

3) созданием гидростатического давления суспензии 
(до 0,5 а т ) ;
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4) подачей суспензии на фильтр центробежным или 
поршневым насосами, развивающими давление до 5 ат 
и более.

В гидрометаллургии чаще используют первые два спо
соба.

Образующиеся в процессе фильтрования осадки раз
деляются на н е с ж и м а е м ы е  и с ж и м а е м ы е .  
Несжимаемыми называют осадки, пористость которых 
и гидравлическое сопротивление не меняются при уве
личении разности давлений. Пористость сжимаемых осад
ков уменьшается с увеличением разности давлений и со
ответственно возрастает их гидравлическое сопротивле
ние потоку жидкости. Практически несжимаемыми 
являются осадки, состоящие из частиц неорганических 
веществ размером более 1 0 0  мкм, например осадки, по
лучаемые при кристаллизации соды, поташа. К сильно- 
сжимаемым относятся осадки гидратов окисей металлов, 
например А1(ОН)3, Fe(OH ) 3  и др.

Закономерности фильтрования сложны и зависят как 
от свойств твердой фазы, раствора, фильтровальных пе
регородок и конструкции фильтра, так и от условий филь
трования. Так, при фильтровании, проводимом при по
стоянном давлении, создаваемым подключением фильтра 
к вакуум-системе или системе сжатого воздуха, с ростом 
толщины осадка на фильтре или закупориванием пор 
фильтровальной перегородки падает скорость фильтра
ции. При подаче суспензии на фильтр поршневым насо
сом фильтрование идет с постоянной скоростью практи
чески соответствующей производительности насоса, при 
этом давление фильтрования возрастает до значения, пре
дельного для данного насоса или конструкции фильтра.

Использование центробежных насосов для транспор
тировки суспензии на фильтр приводит к изменению 
в процессе фильтрования как давления, так и скорости 
фильтрования.

Цикл фильтрования включает ряд стадий. При 
фильтровании с образованием осадка такими стадиями 
в общем случае являются:

1 ) собственно фильтрование суспензии;
2 ) промывка осадка;
3) продувка осадка воздухом или паром;
4) удаление осадка;
5) регенерация фильтровальной перегородки.
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По режиму работы фильтры подразделяют на перио
дически и непрерывно действующие. К первому типу 
относятся Нутч-фнльтры, работающие, как правило, под 
вакуумом, рамные фильтрпрессы, автоматизированные 
фильтрпрессы с горизонтальными камерами (ФПАКи), 
работающие под избыточным давлением, листовые 
фильтры, работающие как под избыточным давлением, 
так и под вакуумом, патронные вакуум-фильтры — сгу
стители и некоторые другие. Фильтровальная перегород
ка периодически действующего фильтра неподвижна, 
и на всех ее элементах одновременно происходит один 
и тот же процесс (одна стадия цикла), осуществление 
разных стадий разделено во времени.

Периодические фильтры работают при создании раз
ности давлений всеми перечисленными выше способами, 
т. е. работают как при постоянном давлении, так и при 
постоянной скорости или переменных давлении и скоро
сти фильтрования.

При расчете таких фильтров определяют оптималь
ную продолжительность основной стадии фильтрования 
и вспомогательных стадий, оптимальную толщину слоя 
осадка, давление фильтрования.

К распространенным непрерывно действующим 
фильтрам относятся барабанные, дисковые и ленточные 
вакуум-фильтры. При работе этих фильтров фильтро
вальная перегородка непрерывно перемещается по зам к
нутому пути, при этом имеет место вся последователь
ность стадий цикла фильтрования, однако они разделе
ны по месту осуществления, и в результате каж дая из 
стадий является непрерывной Непрерывно действующие 
фильтры работают при постоянной разности давле
ний [ 1 ] .

Ниже приводится краткое описание конструкций 
и принципа действия нескольких распространенных на 
гидрометаллургических заводах типов фильтров.

Н у т ч  ф и л ь т р ,  работающий под вакуумом, пред
ставляет собой открытый вертикальный сосуд круглого 
или прямоугольного сечения с двойным дном. На верхнее 
ложное дно в виде решетки укладывается фильтрующая 
ткань. Суспензия заливается на нутч-фильтр сверху и в 
пространстве под ложным дном создается вакуум , в ре
зультате чего жидкая фаза (фильтрат) проходит 
сквозь фильтровальную перегородку и удаляется из нут-

481



ча, а твердая фаза в виде осадка накапливается на пере
городке.

Преимущество таких фильтров — простота конструк
ции, возможность хорошей промывки осадка, недоста-

1 — полости распределительного устройства, сообщающиеся с источником 
вакуума; 2 — разбрызгивающее устройство для промывной воды; 3 — поло
сти распределительного устройства, сообщающиеся с источником сжатого 
воздуха; 4 — распределительное устройство; 5 — нож для  съема осадка;
6 — ячейка с соединительной трубкой; 7 — барабан; 8 — качающаяся ме
шалка; 9 — корыто для суспензии

ток — большая площадь занимаемого ими помещения на 
единицу фильтрующей поверхности и необходимость руч
ного труда при удалении осадка.

Б а р а б а н н ы й  ф и л ь т р  (рис. 165) имеет гори
зонтальный цилиндрический вращающийся перфориро
ванный барабан, покрытый снаружи фильтровальной
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тканью, погруженный примерно на одну треть своей по
верхности в суспензию, находящуюся в корыте с ме
шалкой. Фильтрующая поверхность барабана разделена 
на ряд изолированных прямоугольных ячеек, которые 
при вращенни барабана присоединяются в определенной 
последовательности трубкой к различным полостям не
подвижной части распределительного устройства.

В зоне фильтрования ячейка, соприкасающаяся с сус
пензией, соединяется с полостью, которая сообщается 
с источником вакуум а. Фильтрат через трубку и полость 
уходит в сборник, а на поверхности ячейки образуется 
осадок. В зоне первого обезвоживания поверхность осад
ка соприкасается с атмосферным воздухом, а ячейка 
продолжает быть соединена с той же полостью. Произ
водится продувка осадка воздухом, вытесняющим из пор 
осадка фильтрат. В зоне промывки на осадок из разбрыз
гивающих устройств подается промывная жидкость, 
а ячейка соединяется трубкой с полостью, связанной че
рез сборник промывных растворов с источником вакуума. 
В зоне второго обезвоживания промытый осадок сопри
касается с атмосферным воздухом, ячейка остается со
единенной с той ж е полостью, поэтому промывная жид
кость вытесняется из пор осадка и уходит в сборник 
промывных растворов. В зоне удаления осадка ячейка 
соединяется с полостью, сообщающейся с источником 
сжатого воздуха, под действием которого осадок отде
ляется от ткани и далее снимается ножом. В зоне реге
нерации ткань продувается сжатым воздухом из полости.

Барабанный вакуум-фильтр успешно применяется для 
фильтрования пульп с высоким содержанием твердых ча
стиц, образующих осадки с достаточно хорошей прони
цаемостью и стабильностью свойств. Барабанный фильтр 
удобен в обслуживании, обеспечивает достаточно хоро
шую промывку. Применяемые в гидрометаллургии ба
рабанные фильтры имеют поверхность фильтрования от 
5 до 40 м2, толщина слоя осадка в зависимости от его 
свойств составляет 5—40 мм, влажность отфильтрован
ного осадка колеблется в пределах от 1 0 % (для крупно
кристаллических осадков) до 30% и более.

Отношение поверхности фильтрования к площади, 
занимаемой фильтром, больше, чем для нутч-фильтров, 
однако значительно ниже, чем для дисковых, листовых 
фильтров или фильтрпрессов.
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Р а м н ы й  ф и л ь т р п р е с с  (рис. 166) состоит из 
вертикально расположенных чередующихся прямоуголь
ных рам и плит, между которыми заж ата фильтрующая 
ткань. Каждые две соседние плиты с заключенной меж
ду ними рамой образуют самостоятельно работающую 
фильтровальную камеру. В верхней части рам и плит 
имеются совпадающие по оси отверстия, которые обра
зуют общие каналы для подачи фильтруемой суспензии

Рис. 166. Схема работы рамного фнльтрпресса:
а  — стадия фильтрации: б — стадия промывки; / — плиты; 2 — камеры;
3 — каналы в рамах для подачи суспензии; 4 — центральный канал;
5 — рамы; 6 — краны для удаления фильтрата; 7 — нижние сборные 
каналы фильтрата и промывных вод; 8 — боковой канал для  промыв
ной жидкости; 9 — каналы в плитах для подачи промывной жидкости

и промывной жидкости в камеры. Суспензия нагнетается 
в центральный канал и из него через отводные каналы 
в верхних стенках рам поступает в камеру. Жидкость 
проходят через фильтрующие салфетки, стекает по ка 
навкам в плитах в нижние сборные каналы и через кра
ник удаляется наружу, осадок же остается на фильтрую
щей перегородке внутри камеры, постепенно ее заполняя. 
После заполнения камер, которое фиксируется по пре
кращению стекания фильтрата, проводится промывка. 
Промывная вода поступает по верхнему каналу и через 
отверстия в каждую  камеру с обратной стороны филь
трующей перегородки, проходит через весь слой осадка 
в камере и собирается в нижнем канале соседней плиты. 
По окончании промывки через фильтрпресс продувают 
сжатый воздух, после чего выгружают осадок.

Величина фильтрующей поверхности рамных фильтр- 
прессов может достигать 1 0 0  м2, давление подаваемой
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пульпы 10 атм. Обычно фильтрпресс работает при по
стоянной скорости фильтрования и постепенно возра
стающем давлении перед фильтром. Когда при макси
мальном давлении перед фильтром скорость фильтрова
ния существенно снизится из-за заполнения камер 
осадком, процесс прекращают.

Рамные фильтрпрессы имеют преимущества перед 
другими фильтрами при фильтровании суспензий с м а
лым содержанием твердых тонкодисперсных частиц 
(шламов, гидратных осадков). К достоинствам их отно
сится большая поверхность фильтрования на единицу 
занимаемой плошади.

Автоматизированный фильтрпресс с горизонтальны
ми камерами ФПАКМ, подробно описанный в литературе 
[ 1 , 2 ] ,  характеризуется рядом достоинств фильтрпрессов 
и при этом не требует затрат ручного труда.

П а т р о н н ы й  ф и л ь т  p-с г у с т и т е л ь  представ
ляет собой открытый вертикальный цилиндрический ре
зервуар, в который погружены металлические патроны 
с перфорированной боковой поверхностью, покрытой 
фильтрующей тканью. Патроны соединены трубопрово
дами с распределительной головкой, с помощью которой 
производится их подключение к вакуумной системе или 
линии сжатого воздуха. При создании вакуум а внутри 
патронов происходит фильтрование, раствор отсасывает
ся в сборник, а на поверхности патронов отлагается оса
док, при подключении сжатого воздуха осадок отдувает
ся с поверхности, падает на дно аппарата, перемеши
вается гребками или шнеком и выгружается через 
донный патрубок в внде сгущенной пульпы. Поверхность 
фильтрации таких фильтров достигает 250 м2.

§ 2. Количественные 
закономерности фильтрования

Количественно процесс фильтрования описывают ки
нетическими уравнениями, связывающими скорость 
фильтрования с параметрами процесса и свойствами 
твердых частиц, жидкой фазы и фильтровальной пере
городки.

Практическое использование кинетических уравнений 
требует экспериментального определения ряда величин, 
называемых постоянными фильтрования, таких как
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удельное сопротивление осадка и фильтровальной пере- I 
городки, отношение объема осадка к объему фильтрата, 
начальная скорость фильтрования.

Вид расчетных формул для скорости фильтрования 
зависит прежде всего от типа фильтрования [ 1 , 3 ].

Фильтрование с образованием осадка

Скорость фильтрования можно выразить уравнением

где V — объем фильтрата, м3;
s — поверхность фильтрования, м2; 
т — продолжительность фильтрования, с;

Др — разность давлений по обе стороны фильтро
вальной перегородки с осадком, Па,

/?осад— сопротивление слоя осадка, м-1;
/?ф.п— сопротивление фильтровальной перегород

ки, м_|;
f i— динамическая вязкость жидкой фазы суспен

зии, П а-с.
Д ля случая фильтрования с образованием осадка со

противление фильтровальной перегородки в процессе 
фильтрования считают постоянным. Практически внача
ле имеет место некоторое увеличение /?ф.п вследствие 
проникновения в поры небольшого количества тонких ча
стиц, однако далее оно остается постоянным. Сопротив
ление осадка возрастает от нуля до максимального зна
чения по мере увеличения толщины слоя.

В процессе фильтрования объем осадка на фильтре 
Уосад пропорционален объему фильтрата и зависит от 
толщины слоя осадка;

где *об— отношение объемов осадка и фильтрата; 
h — высота слоя осадка, м.

Из равенства (XII 1.2) следует

V,осад = хоб V =  hs, (XIII.2)

s
(XIII.3)
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Тогда сопротивление слоя осадка можно представить
выражением

я  осад =  ro6h =  гоб хоб- J - , (XIII.4)

где ro6— удельное объемное сопротивление осадка, 
(м2) -1, оказываемое потоку фильтрата рав
номерным слоем осадка толщиной 1 м. 

Подставив (XIII.4) в (XIII.1), получаем основное 
уравнение скорости фильтрования с образованием 
осадка:

^ ------------ . (XIII. 5)
sdx

М- об Л'об  ̂ +^ф .П ^

В случае несжимаемого осадка и перегородки величины 
г об, х 0 б. ?̂Ф.п постоянны, в противном случае они зависят 
от Ар. Однако для наиболее распространенного в гидро
металлургии случая фильтрования при постоянном дав 
лении эти величины будут постоянными даж е и при об
разовании сжимаемых осадков и использовании сжимае
мых перегородок.

Интегрированием уравнения (XIII.5) получим выра
жения, по которым при известных постоянных фильтро
вания можно рассчитать продолжительность фильтрова
ния для получения заданного объема фильтрата или 
время достижения предельно допустимого давления и со
ответственно объем отфильтрованного раствора и коли
чество осадка.

При постоянных Ар, /?ф.п, р, s, х 0б, Т. е. при фильтро
вании суспензии постоянного состава со стабильными 
свойствами при постоянном давлении на данном фильт
ре, интегрируя уравнение (XIII.5) в пределах от 0 до V 
и от 0  до т, получим уравнение фильтрования при посто
янной разности давлений:

V2 +  V =  2 — ps—  т. (XIII.6 )
^об-^об М^об^об

Уравнение (XIII.6 ) применимо как к несжимаемым, 
так и к сжимаемым осадкам. В обоих случаях с увели
чением продолжительности скорость фильтрования па
дает.
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При фильтровании с постоянной скоростью v =  —j— — 

= const, и уравнение (XIII.5) упрощается:

Др =  Коб *об Л  +  нЯф.п v. (XIII.7)

Из выражения (XIII.7) следует, что при u = const по 
мере фильтрования возрастает разность давлений. Про
должительность фильтрования ограничивается давлени
ем, предельным для источника давления или конструкции 
фильтра. Уравнение (XIII.7) применимо для несжимае
мых осадков. В противном случае следует учесть зависи
мость г0б и х0б от А р. Д ля зависимости г0 б от Ар пред
ложены эмпирические уравнения [ 1 ] :

где а , г'об, s', гоб, s — постоянные, определяемые опыт-

Для величины х0б пользуются средним значением, 
рассчитанным по величинам х0б для начального и конеч
ного значения Ар.

При промывке осадка на фильтре, когда его количест
во (толщина слоя) постоянно, может иметь место фильт
рование при постоянных разности давлений и скорости 
фильтрации.

В этом случае уравнение (XIII.5) преобразуется в вы
ражение, пригодное для несжимаемых и сжимаемых 
осадков:

При переменных величинах Ар и v пользуются урав
нением (XIII.6 ) , в котором величину Ар заменяют вели
чиной эквивалентной разности давлений АрЭкВ:

(XIII. 8 )

или

Гоб =  Го6 +  а (АРУ\ (XIII.9)

ным путем.

т
С Др(т) dx (XIII. 11)

ДРэКВ
о

т
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где Др(т) =  /(т)— переменная величина, которая долж
на быть известна из эксперимента. 

При неизвестной функции Ар(т) для приближенного 
расчета пользуются средним значением

Арср — ~РнГ  ̂ , (XIII. 12)

где Др„— разность давлений в начале фильтрования; 
Дрк — разность давлений в конце фильтрования.

Определение постоянных фильтрования 
с образованием осадка

Как указывалось ранее, постоянными фильтрования 
называют отношение объема осадка к объему фильтрата 
Хпб, удельное объемное сопротивление осадка г0 б, сопро
тивление фильтровальной перегородки #ф.П. Их опреде
ляют экспериментально, так как  методы расчета нена
дежны.

В качестве примера рассмотрим определение постоян
ных фильтрования в основном рабочем уравнении 
(XII 1.6), описывающем фильтрование при постоянном 
давлении.

Умножим обе части уравнения на |1Гоб*оС) и 0 б0_
J 1 Aps2 2V

значим
И 'об Лоб _  Д | .

2 Aps2

*Ф.п Ц _
bps

Подставив М и N в уравнение (XIII.6 ) , получим урав
нение прямой линии:

J L ^ M V + N ,  (XIII. 15)

наклоненной к оси абсцисс V под углом а, тангенс ко
торого равен М, и отсекающей на оси ординат —  отре

зок N (рис. 167).
Д ля построения этой прямой проводят не менее трех 

измерений объема фильтрата V за разное время т и стро

(XIII. 13) 

(XIII. 14)
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ят ее по точкам в координатах — —V. Из полученных по
графику значений М и N по выражениям (XIII. 13) 
и (XIII.14) вычисляют г0б и Яф.п- Величину х0б рассчи

тывают, непосредственно изме
ряя объем фильтрата и объем 
осадка.

Фильтрование 
с закупориванием пор 
фильтровальной перегородки

Как и в случае фильтрования 
с образованием осадка, ско
рость фильтрования с закупо
риванием пор фильтровальной 
перегородки прямо пропорцио
нальна разности давлений по 
обеим сторонам перегородки и 
обратно пропорциональна со
противлению последней, воз
растающему со временем. Для 
количественной оценки сопро

тивления фильтровальной перегородки считают, что она 
состоит из множества капилляров, длина которых равна 
толщине перегородки, а количество и диаметр в процес
се фильтрования меняются. При этом закон их измене
ния определяется тем, идет ли фильтрование с полным 
закупориванием каждой поры одной твердой частицей 
или имеет место фильтрование с постепенным закупори
ванием каждой поры многими твердыми частицами.

По уравнению Паузейля — Гагена, объемная скорость 
и*, м3 /с, ламинарного течения вязкой жидкости через 
трубу (капилляр) равна

Рис. 167. Рабочий график 
д л я  определения постоян
ных фильтрования в у р ав 
нении (21)

V = я г йАр

8и1 (XIII. 16)

где г — радиус трубы (капилляра), м;
ц.— динамическая вязкость жидкости, П а-с;
I— длина трубы (капилляра), м;

Ар— перепад давлений по концам трубы, Па.
В случае фильтрования по режиму полного закупо

ривания пор скорость фильтрования на единицу поверх

490



ности фильтровальной перегородки будет пропорцио
нальна числу капилляров, оставшихся свободными к дан
ному времени, и может быть выражена уравнением

v - (XIII. 17)

где гк— радиус поры перегородки, м;
1К — длина капиллярной поры, принимаемая равной 

толщине фильтровальной перегородки, м;
NK— число пор на 1 м2  перегородки; 

п— число частиц в 1 м 3 фильтруемой суспензии; 
q — объем фильтрата, прошедшего через 1 м2  филь

тровальной перегородки, м3; 
nq— число закупоренных пор на 1 м2  перегородки.

В начальный период максимальная скорость фильтро
вания составит

Подставив выражение (XIII.18) в уравнение 
(XIII.17), получим линейную зависимость скорости 
фильтрования при полном закупоривании пор от объема 
фильтрата на 1 м2  фильтруюшей поверхности:

Соответствие экспериментальных данных линейной 
зависимости скорости фильтрования от объема фильтра
та является свидетельством протекания процесса филь
трования в режиме с полным закупориванием пор. По
стоянные фильтрования vH и К  могут быть определены 
экспериментально, подобно ранее рассмотренному.

В случае фильтрования с постепенным закупорива
нием пор фильтровальной перегородки твердые частицы, 
проникая в поры перегородки, отлагаются на стенках, 
уменьшая со временем диаметр поры вплоть до полного 
ее закрытия. Обозначив отношение объема осадка в по
рах к объему полученного фильтрата через х 0 б, можно

(XIII.18)

v =  vK — Kq, (XIII.19)
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связать изменение радиуса поры dr с объемом получен
ного за это время фильтрата dq (на единицу площади 
фильтровальной перегородки) выражением

хоб dq =  — Л'к 2пr lK dr, (XIII.20)

где q— количество фильтрата на 1 м2  фильтровальной 
перегородки к времени т, м3 /м2.

Знак «минус» означает, что с увеличением q радиус 
поры уменьшается. Интегрируя уравнение (XI11.20) 
в пределах от 0  до q и от гк до г, получим

(XIII.21)
хоб

Аналогично уравнению (XIII. 18) для начальной ско
рости скорость фильтрования в любой момент времени 
можно выразить уравнением

v =  NK, (XIII.22)
8  ц1к

где г — радиус поры в данный момент, м.

Подставив в уравнение (XIII.21) выражения гк и г из 
уравнений (XIII. 18) и (XIII.22) и проведя преобразова
ния, получим зависимость скорости фильтрования при 
постепенном закупоривании пор от начальной скорости 
фильтрования и количества полученного фильтрата при 
постоянном давлении:

v =  vH( l - - L K q J ,  (XI И. 23)

где К  = -----^
2. U *8 |dj

( у н ) 2  n l K

Уравнение (XIII.23) неудобно для практического ис
пользования, подстановкой мгновенного значения скоро- 

dqсти v =  —  и интегрированием полученного при этом 
dx

уравнения в пределах от 0  до q и от 0  до т после пре
образований получим более простое выражение, описы
вающее процесс фильтрования с постепенным закупори
ванием пор фильтровальной перегородки:
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г
(XIII. 24)

Уравнение (XIII.24) используют для выявления ре
жима фильтрования, экспериментального определения 
постоянных фильтрования К  и vH и для расчета времени 
фильтрования, обеспечивающего получение заданного 
объема фильтрата q (на единицу фильтрующей поверх
ности). Следует заметить, что величина К  является по
стоянной только при фильтровании с постоянной раз
ностью давлений; в противном случае зависимость су
щественно усложняется.

При фильтровании в промежуточном режиме, когда 
сочетаются процессы закупоривания одной поры одной 
частицей и постепенного закупоривания пор многими ча
стицами, что часто имеет место на практике, зависимость 
скорости фильтрования от времени может быть опи
сана выражением, выведенным аналогично уравнениям

где Кт. — константа при Ap = const.

Сопоставление закономерностей фильтрования 
для различных типов и режимов фильтрования

Уравнения (XIII.15), (XIII.19), (XIII.24) и (XIII.25) 
для разных типов процессов фильтрования при постоян
ном давлении выражают линейную зависимость между 
различными переменными, которые могут быть измерены 
в реальном процессе. Координаты линейной зависимости 
для различных типов фильтрования приведены ниже:

С полным закупориванием пор (X III.19) q — v

С постепенным закупориванием пор х

(XIII.19) и (XIII.24):

(XIII.25)

(XIII.24) т — —
<7

Промежуточный (XIII.25) т — —
V

С образованием осадка (XIII.15) . .
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Для определения типа исследуемого процесса филь
трования находят, в каком из четырех случаев экспери
ментальные данные дают линейную зависимость, и по 
ней определяют постоянные фильтрования.

В заключение можно отметить, что фильтрование 
с полным закупориванием пор и с образованием осадка 
на фильтровальной перегородке являются предельными 
случаями в ряду возможных видов фильтрования, при
чем фильтрование в первом из них наиболее затруднено, 
а в последнем имеются наиболее благоприятные усло
вия фильтрования.
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Глава XIV ПРОМЫВКА ОСАДКОВ  
И ПУЛЬП

Полученные при фильтровании кеки 
(осадки) и сгущенные пульпы отстойников содержат от 
5 до 50% (а иногда и более) влаги в виде растворов, 
входящих в исходную суспензию. Промывка представля
ет собой процесс выделения растворенных веществ из 
влаги осадков и пульп замещением маточного раствора 
промывным раствором, в частности чистой водой, и слу
жит средством повышения извлечения ценных металлов 
в растворы из твердой фазы или повышения чистоты 
твердого продукта.

Существуют два способа промывки: промывка раз
бавлением маточного раствора промывной жидкостью 
и промывка вытеснением маточного раствора промыв
ной жидкостью.

Первый способ, называемый часто декантационной 
промывкой, заключается в репульпации осадка или сгу
щенной пульпы в объеме промывной жидкости и повтор
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ном отстаивании со сливом осветленного раствора или 
повторной фильтрации. Второй способ состоит в подаче 
промывной жидкости непосредственно на фильтр. При 
этом возможны варианты промывки, различающиеся по 
характеру потока промывного раствора в капиллярах 
осадка. В варианте, осуществляемом на фильтрах не
прерывного действия, промывная жидкость подается на 
поверхность осадка разбрызгиванием, тогда при движе
нии ее в порах образуется двухфазный воздушно-жид
костный поток. При промывке осадков на периодически 
действующих фильтрах происходит просачивание через 
слой осадка однофазного потока промывной жидкости.

В последние годы получил применение способ про
мывки, в котором одновременно происходит разбавле
ние и вытеснение маточного раствора промывной жидко
стью. Он осуществляется в непрерывнодействующих ко
лонных аппаратах с кипящим слоем промываемых твер
дых частиц; при этом промывная жидкость подается сни
зу вверх со скоростями, обеспечивающими состояние ки
пящего слоя [ 1 ].

Промывка вытеснением, проводимая на фильтрах, 
является наименее эффективным способом (нет полноты 
отмывки осадка), однако она не требует дополнитель
ного оборудования, проста в осуществлении и поэтому 
широко используется.

При промывке на фильтрах периодического действия 
зависимость степени отмывки осадка Gn.p/GM.P (где 
Gn.p — масса вымываемого вещества в промывном рас
творе, GM.P — масса вещества в маточном растворе, з а 
ключенном первоначально в порах осадка) от количест
ва промывной воды Vu.plVM.v (где Fn.p — объем промыв
ного раствора, FM.P— объем маточного раствора в порах 
осадка) имеет вид, показанный на рис. 168.

Процесс подразделяют на три периода. Первый пе
риод характеризуется простым вытеснением маточного 
раствора из пор осадка, он заканчивается, когда на вы
ходе из наиболее крупных капилляров слоя осадка по
явится промывная жидкость. Концентрация по вымывае
мому компоненту раствора, вытекающего с фильтра 
в этот период (СП.Р), постоянна и примерно равна кон
центрации маточного раствора См.р (см. рис. 168). Вто
рой период — переходный, характеризуется продолже
нием вытеснения маточного раствора из мелких капил
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ляров осадка и протеканием промывного раствора через 
крупные капилляры. Концентрация раствора, выходяще
го из фильтра, резко падает. В третий период промывки 
из всех капилляров осадка вытекает разбавленный про
мывной раствор, концентрация которого медленно сни
ж ается до нулевой. В этот период промывка идет в ос
новном за счет диффузии растворенных веществ из пле-

1.0

о,в

0.2

25

Рис. 168 Характерные кривые зависимости степени отмывки осад
ка и концентрации раствора от объема промывного раствора:

_ Сп р _  I /Vn.p \ СП- р_ ^ Л п р
С, \ Vo J ' с, \ V, /

нок, адсорбированных на поверхности твердых частиц, 
в объем раствора.

Границы периодов не постоянны, зависят от свойств 
промываемого материала, толщины и структуры осадка, 
скорости промывки. Переход от первого к второму пе
риоду имеет место при пропускании примерно 0,5—0,7 
объема промывного раствора на один объем маточного 
раствора в порах осадка, а переход от второго к третье
му происходит при отношении объемов 1,3— 1,5. Для 
полной отмывки осадка требуется более 25 объемов про
мывного раствора, т. е. эффективность промывки в по
следний период очень мала, поэтому обычно промывку 
заканчивают при пропускании около 3 объемов промыв
ного раствора на один объем маточного раствора в по
рах осадка. Зависимость степени отмывки осадка от ко-
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личества промывного раствора в первый период име
ет вид

Спф =  (XIV. 1)
Ом р W p

Во второй и третий периоды эта зависимость услож
няется [ 1 , 2 ] .

Закономерности скорости промывки на фильтрах 
аналогичны ранее рассмотренным для скорости фильтро
вания. Если вязкость промывного раствора мало отли
чается от вязкости маточного, то скорость промывки рав
на скорости фильтрования в конце процесса (при м ак
симальной толщине осадка). Следует учесть, что для 
рамных фильтров путь промывной жидкости отличается 
от пути фильтрата, поэтому скорость промывки соответ
ственно изменяется. Меняется скорость промывки со 
временем и при изменении структуры осадка, если свой
ства промывной жидкости существенно отличаются от 
свойств маточного раствора.

При промывке на фильтрах непрерывного действия, 
как выше указывалось, через поры осадка движется 
двухфазный газо-жидкостной поток; закономерности это
го процесса в обобщенном виде приведены в работе [3 ].

Промывка по методу разбавления может осуществ
ляться такж е в периодическом и непрерывном режимах. 
Кроме того, возможна однократная и многократная про
мывка. Эффективность многократной промывки при ис
пользовании одного и того ж е объема промывных вод 
всегда выше, чем однократной. При многократной пе
риодической промывке, проводимой чаще в одном реак
торе способом отстаивания суспензии н декантации, од
ну порцию материала промывают несколько раз порция
ми свежего промывного раствора. Полученные на 
каждой ступени промывные воды убывающей концен
трации по отмываемому компоненту выводятся из про
мывки.

По такой же схеме производится последовательная 
непрерывная промывка с испотьзованием непрерывно 
действующих отстойников или фильтров и репульпаторов 
(рис. 169, а ) . В этом случае свежий промывной раствор 
непрерывно подается в репульпаторы на все ступени 
промывки, с фильтра каждой ступени выводится про
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мывной раствор, а твердый материал непрерывно пере
двигается от первой ступени к последней.

По такой схеме получают хорошее качество отмытого 
твердого материала, но при этом образуется большой 
объем промывных растворов, из которых только неболь
шая доля с первой ступени промывки представлена в ви
де достаточно концентрированного раствора Обычно схе-

1-й промывной 2 -й  промывной n-й  промывной 
раствор раствор раствор

а

Богатый промывной 
раствор

Исходный 
лея

Вода

1 -я  ступень 
промывки

2 -я  ступень 
промывки

6

n-я  ступень 
промывки

Рнс. 169. Схема многоступенчатой последовательной (а) и протнвоточ- 
иой (б) промывки
1 — барабанные фильтры; 2 — репульпаторы

му применяют, когда главную ценность имеет твердая 
фаза и к ее чистоте предъявляются высокие требования.

Если цель промывки — повышение извлечения метал
ла в растворы, которые далее перерабатываются, стоит 
задача сокращения их объема и соответственно повыше
ния концентрации ценного компонента. В этом случае 
применяют противоточную промывку. Схема противоточ-
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ной промывки кеков с использованием барабанных 
фильтров показана на рис. 169, б.

Принципиально схемы последовательной и противо
точной промывки аналогичны рассмотренным в гл. VII 
схемам многократной периодической и непрерывной про
тивоточной экстракции. Для расчетов можно пользовать
ся формулами, подобными (VII.61) и (VII.63): 
для последовательной промывки

где С0  и Сп— концентрации отмываемого вещества 
в исходном и промытом продуктах;

Уп.в и У — объемы (массы) воды, добавляемой на 
промывку и удерживаемой твердой 
фазой;

п— число ступеней промывки.
Формулы (XIV 2) и (XIV.3) справедливы для идеа

лизированного случая промывки водой, не содержащей 
вымываемого вещества, при равенстве объемов воды, 
удерживаемых твердой фазой до и после промывки, не
изменности объема и плотности суспензии на всех ступе
нях промывки; не учитываются объемы твердых частиц 
в суспензии. Различные методы практических расчетов 
промывки описаны в монографиях [ 1 , 2 ]
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