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Введение
Электролиз - это совокупность процессов, протекающих в растворе или расплаве электролита, при пропускании через него электрического тока. Элек​тролиз является одним из важнейших направлений в электрохимии.

Электрохимия принадлежит к числу тех немногих наук, дата рождения ко​торых может быть установлена с высокой точностью. Это рубеж XVIII и XIX веков, когда благодаря знаменитым опытам итальянского физиолога Л. Гальвани и созданию итальянским физиком А. Вольта в 1799 г. "вольтова столба" - первого в истории человечества химического источника тока - были сформулированы проблемы, решение которых определило основные задачи электрохимии. "Без химии путь к познанию истинной природы электричества закрыт" - сказал М.В. Ломоносов. И, действительно, как бы следуя словам ве​ликого ученого, создавалась и развивается наука - электрохимия.

Еще в начале позапрошлого столетия было установлено, что при прохождении электрического тока через водные растворы солей происходят химические превращения, приводящие к образованию новых веществ. В результате этого, в начале прошлого века возникло научное направление по изучению электрохимических процессов в растворах и расплавах веществ -электрохимия. К концу семидесятых годов оно разделилось на два самостоятельных раздела: ионику, изучающую явления электропроводности и движения заряженных частиц под воздействием электрического поля, и электродику, изучающую явления, происходящие непосредственно на поверхности электродов, когда через границу электрод-раствор (расплав) протекает электрический ток. Химические превращения, происходящие при воздействии электрического тока на вещества, называются электролитически​ми.

Электролиз представляет собой довольно сложную совокупность процес​сов, к которым относятся: миграция ионов (положительных к катоду, отрица​тельных к аноду), диффузия ионов, разряжающихся на электродах, электрохи​мические реакции разряда ионов, вторичные химические реакции продуктов электролиза между собой, с веществом электролита и электрода.

Технический или прикладной электролиз характеризуется сложностью про​текающих в промышленных условиях электролитических процессов, различ​ными видами электролиза, их зависимостью от природы электролита, типа электролитической ванны, оптимизации самих электролизных процессов. Электролитические процессы классифицируются следующим образом:

• получение неорганических веществ (водорода, кислорода, хлора, щелочей и т.д.)

• получение металлов (литий, натрий, калий, бериллий, магний, цинк, алюми​ний, медь и т.д.);
• очистка металлов (медь, серебро...);
• получение металлических сплавов;
• получение гальванических покрытий;
• обработка поверхностей металлов (азотирование, борирование, электрополировка, очистка);
• получение органических веществ;
• электродиализ и обессоливание воды;
• нанесение пленок при помощи электрофореза;
Актуальность электролиза объясняется тем, что многие вещества получают именно этим способом. Например, такие металлы как никель, натрий, чистый водород и другие, получают только с помощью этого метода. Кроме того, с его помощью электролиза относительно легко можно получить чистые металлы, массовая доля самого элемента в которых стремиться к ста процентам. В про​мышленности алюминий и медь в большинстве случаев получают именно электролизом. Преимущество этого способа в относительной дешевизне и про​стоте. Однако чтобы производство было наиболее выгодным: с наименьшими затратами электроэнергии и с наибольшим выходом продукции, необходимо учитывать различные факторы, влияющие на количество и качество продуктов электролиза (сила тока, плотность тока, температура электролита, материал электродов и др.).

На сегодняшний день большой популярностью пользуются различные предметы, покрытые драгоценными металлами, (позолоченные или посереб​ренные вещи).

К тому же металлические изделия покрывают слоем другого металла элек​тролитическим способом с целью защитить его от коррозии.

Таким образом, исследование электрохимических процессов, определение факторов, влияющих на них, установление новых способов использования про​цессов электролиза в промышленных условиях сохранило свою актуальность и востребованность в наши дни.

В своей работе нами были определены следующие задачи:

— ознакомление с теоретическими основами электролитических процес​сов;

— определить влияние различных факторов на качественный и количест​венный состав продуктов электролиза;

— выделить области практического применения электролиза;

— экспериментально определить влияние качественного состава исходного электролита на состав продуктов электролиза.

Актуальность темы.
Явление электролиза широко применяется в современном промышленном производстве. С помощью электролиза из солей оксидов получают многие металлы, например медь , никель , алюминий. Электролитический способ дает возможность получать вещества с малым количеством примесей. Поэтому его применяют для получения многих веществ, когда требуется высокая степень химической чистоты.
Путем электролиза можно наносить тонкие слои металлов , например хрома , никеля , серебра , золота на поверхность изделия из других металлов. Эти слои могут служить защитой изделия от окисления, повышать его прочность или украшать его. Электролитический способ покрытия изделий тонким слоем металла называется гальваностегией.

При более длительном пропускании тока через электролит можно получить такой толстый слой металла, который может быть отделен от него с сохранением формы. Электролитическое получение точных копий различных изделий называется гальванопластикой. С помощью гальванопластики получают копии изделий сложной формы, копии скульптур и других произведений искусств.

Явление электролиза лежит в основе принципа действия кислотных и щелочных аккумуляторов, где используется важное свойство процесса электролиза - его обратимость.

Механизм электролиза.

Особенностью молекул электролитов является перераспределение электрических зарядов, в результате которого одна часть молекулы вещества электролита оказывается заряженной положительно, другая - отрицательно. Разноименно заряженные части молекулы связываются кулоновскими силами притяжения. При. растворении электролита в жидкости, например хлорида натрия в воде, взаимодействие молекул жидкости с молекулами электролита ослабляет связь между частицами молекулы электролита и некоторые из них разделяются на положительные и отрицательные ионы. Разделение молекул электролита на ионы происходит за счет энергии теплового движения молекул. В электрическом поле ионы электролита приходят в движение:
положительные ионы движутся к катоду, отрицательные к аноду, так возникает электрический ток в электролите. При встрече положительных и отрицательных ионов происходит их соединение - перекомбинация. Сила взаимодействия ионов в воде уменьшается в 81 раз, и это затрудняет процесс перекомбинации ионов. При повышении температуры электролита возрастает средняя кинетическая энергия теплового движения молекул увеличивается и число пар ионов, образующихся в единицу времени.

Из-за увеличения концентрации ионов при повышении температуры значение электрического сопротивления электролита с повышением температуры уменьшается.

Примером твердого электролита может служить стекло, в котором имеются ионы натрия. При низких температурах перемещение ионов в стекле затруднено, и стекло является хорошим изолятором. При нагревании стекла до 300 - 400° С ионы получают возможность перемещаться под действием электрического поля и стекло становится проводником электрического тока.
Электрический ток в любых электролитах создается движением положительных и отрицательных ионов, т.е. заряженных атомов или молекул вещества.
Теоретическое обоснование процессов электролиза.
Электролиз протекает только в тех средах, которые проводят электриче​ский ток. Способностью проводить ток обладают также водные растворы осно​ваний и солей. Безводные кислоты - очень плохие проводники, но водные рас​творы кислот хорошо проводят ток. Растворы кислот, оснований и солей в дру​гих жидкостях в большинстве случаев тока не проводят, но и осмотическое давление таких растворов оказывается нормальным, точно так же не проводят тока водные растворы сахара, спирта, глицерина и другие растворы с нормаль​ным осмотическим давлением.

Различные отношения веществ к электрическому току можно иллюстриро​вать следующим опытом.

Соединим провода идущие от осветительной сети, с двумя угольными электродами. В один из проводов включим электрическую лампу, позволяю​щую грубо судить о наличии тока в цепи. Погрузим теперь свободные концы электродов в сухую поваренную соль или безводную серную кислоту. Лампа не загорается, т.к. эти вещества не проводят тока, и цепь остается не замкнутой. То же самое происходит, если погрузить электроды в стакан с чистой дистиллированной водой. Но стоит только растворить в воде немного соли или прибавить к ней какой-нибудь кислоты или основания, как лампа тотчас же начинает ярко светиться. Свечение прекращается если опустить электроды в раствор сахара или глицерина и т.п.

Таким образом, среди растворов способностью проводить ток обладают преимущественно водные растворы кислот, оснований и солей. Сухие соли, безводные кислоты и основания (в твердом виде) тока не проводят; почти не проводит тока чистая вода, очевидно, что при растворении в воде кислоты ос​нования или соли подвергаются каким-то глубоким изменениям, которые и обуславливают электропроводность получаемых растворов.

Электрический ток, проходя через растворы, вызывает в них, так же как и в расплавах, химические изменения, выражающиеся в том, что из растворов выделяются продукты разложения растворенного вещества или растворителя. Вещества, растворы которые проводят электрический ток, получили названия электролитов. Электролитами являются кислоты, основания и соли.

Химический процесс, происходящий при пропускании тока через раствор электролита, называется электролизом. Исследуя продукты, выделяющиеся у электрода, при электролизе кислот, оснований и солей, установили, что у като​дов всегда выделяются металлы и водород, а у анода кислотные остатки или гидроксильные группы, которые затем подвергаются дальнейшим изменениям. Таким образом, первичными продуктами электролиза оказываются те же части кислот, оснований и солей, которые при реакциях обмена, не изменяются, пе​реходят из одного вещества в другое.

Теперь, рассмотрим процесс электролиза подробнее.

Через проводники первого рода электричество переносится электронами, а через проводники второго рода - ионами. В тех местах электрической цепи, где проводник первого рода граничит с проводником второго рода, электроны вступают во взаимодействие с ионами - происходят электрохимические процессы. Если эти процессы протекают самопроизвольно, то система называется химическим источником энергии. Если же их протекание обусловлено подводом электрической энергии извне, то происходит электролиз.

Примером электролиза может служить электролиз расплава хлорида магния. При прохождении тока через расплав МgСl2 катионы магния по действием электрического поля движутся к отрицательному электроду. Здесь, взаимодействуя с приходящими по внешней цепи электронами, они восстанавливаются.

Mg2++2e-+Mg
Анионы хлора перемещаются к положительному электроду, и, отдавая из​быточные электроны, окисляются. При этом первичным процессом является собственно электрохимическая стадия—окисление ионов хлора

2Сl - =2С1+2е-
 а вторичным - связывание образующихся атомов хлора в молекулы:

2С1=С12
Складывая уравнения процессов, протекающих у электродов, получим суммарное уравнение окислительно-восстановительной реакции, происходящей при электролизе расплава МgС12:

Mg2++2Cl-1=Mg + Cl2
Эта реакция не может протекать самопроизвольно; энергия, необходимая для её осуществления, поступает от внешнего источника тока.

Как и в случае химического источника электрической энергии, электрод, на котором происходит восстановление, называется катодом; электрод, на ко​тором происходит окисление, называется анодом. Но при электролизе катод за​ряжен отрицательно, а анод - положительно, т.е. распределение знаков заряда электродов противоположно тому, которое имеется при работе гальванического элемента. При электролизе химическая реакция осуществляется за счёт энергии электрического тока, подводимой извне, в то время как при работе гальванического элемента энергия самопроизвольно протекающей в нем химической реакции превращается в электрическую энергию.

При рассмотрении электролиза растворов нельзя упускать из виду, что, кроме ионов электролита, во всяком водном растворе имеются ещё ионы, яв​ляющиеся ещё продуктами диссоциации воды - Н+ и ОН".В электролитическом поле ионы водорода перемещаются к катоду, а гидроксила - к аноду. Таким об​разом, у катода могут разряжаться как катионы электролита, так и катионы во​дорода. Аналогично у анода может происходить разряд как анионов электролита, так и ионов гидроксила. Кроме того, молекулы воды также могут подвер​гаться электрохимическому окислению или восстановлению.

Какие именно электрохимические процессы будут протекать у электродов при электролизе, прежде всего будет зависать от соотношения электродных по​тенциалов соответствующих электрохимических систем. Это означает, что на катоде будут восстанавливаться окисленные формы электрохимических систем. Из нескольких возможных процессов будет протекать тот, осуществление ко​торого сопряжено с минимальной затратой энергии. Это означает, что на катоде будут восстанавливаться окисленные формы электрохимических систем, имеющих наибольший электродный потенциал, а на аноде будут окисляться восстановленные формы систем с наименьшим электродным потенциалом. На протекание некоторых электрохимических процессов оказывает тормозящее действие материал электрода; такие случаи оговорены ниже.

Рассматривая катодные процессы, протекающие при электролизе водных растворов, нужно учитывать величину потенциала процесса восстановления ионов водорода. Этот потенциал зависит от концентрации ионов водорода и в случае нейтральных растворов (рН=7) имеет значение (р=-0,059*7=-0,41 В. Отсюда ясно, что если электролит образован металлом, электродный потенциал которого значительно положительное, чем -0,41 В, то из нейтрального раствора у катода будет выделяться металл. Такие металлы на​ходятся в ряду напряжений вблизи водорода (начиная приблизительно от оло​ва) и после него. Наоборот, в случае электролитов, металл которых имеет по​тенциал значительно более отрицательный, чем -0,41 В, металл восстанавли​ваться не будет, а произойдёт выделение водорода. К таким металлам относятся металлы начала ряда напряжений - приблизительно до титана. Наконец, если потенциал металла близок к величине -0,41 В (металлы средней части ряда— Zn, Cr, Fe, Ni), то в зависимости от концентрации раствора и условий электролиза возможно как восстановление металла, так и выделение водорода; нередко на​блюдается совместное выделение металла и водорода.

Электрохимическое выделение водорода из кислых растворов происходит вследствие разряда ионов водорода. В случае же нейтральных или щелочных сред оно является результатом электрохимического восстановления воды:

2Н20+2е-=Н2+20Н-
Таким образом, характер катодного процесса при электролизе водных рас​творов определяется прежде всего положением соответствующего металла в ряду напряжений. В ряде случаев большое значение имеют рН раствора, кон​центрация ионов металла и другие условия электролиза.

При рассмотрении анодных процессов следует иметь в виду, что материал анода в ходе электролиза может окисляться. В связи с этим различают электро​лиз с инертным анодом и электролиз с активным анодом. Инертным называется анод, материал которого не претерпевает окисления в ходе электролиза. Актив​ным называется анод, материал которого может окисляться в ходе электролиза.

В качестве материалов для инертных анодов чаще применяют графит уголь, платину.

На инертном аноде при электролизе водных растворов щелочей, кислород​содержащих кислот и их солей, а также фтористоводородной кислоты и фтори​дов происходит электрохимическое окисление воды с выделением кислорода. В зависимости от рН раствора этот процесс протекает по-разному и может быть записан различными уравнениями. В щелочной среде уравнение имеет вид

40Н-=02+2Н20+4е 
а в кислой или нейтральной:

2Н20=02+4Н++4е-
В рассматриваемых случаях электрохимическое окисление воды является энергетически наиболее выгодным процессом. Кислородсодержащие анионы или не способны окисляться, или их окисление происходит при очень высоких потенциалах. Например, стандартный потенциал окисления иона SO42-
2SO42-=S2O82-+2e-
равен 2,010 В, что значительно превышает стандартный потенциал окисления воды (1,228 В). Стандартный потенциал окисления иона Р" имеет ещё большее значение (2,87 В).

При электролизе водных растворов бескислородных кислот и их солей (кроме НF и фторидов) у анода разряжаются анионы. В частности, при электро​лизе растворов НI, НВr, НС1 и их солей у анода выделяется соответствующий га​логен. Отметим, что выделение хлора при электролизе НСl и её солей противо​речит взаимному положению систем

2Сl- =2С1 + 2е-   (φ= 1,359 В)
и
2Н20 =02 + 4Н+ + 4е-    (φ =1,228В)
в ряду стандартных электродных потенциалов. Эта аномалия связана со значи​тельным перенапряжением второго из этих двух электродных процессов—ма​териал анода оказывает тормозящее действие на процесс выделения кислорода.

В случае активного анода число конкурирующих окислительных процес​сов возрастает до трёх: электрохимическое окисление воды с выделением ки​слорода, разряд аниона (т.е. его окисление) и электрохимическое окисление ме​талла анода (так называемое анодное растворение металла). Из этих возможных процессов будет идти тот, который энергетически наиболее выгоден. Если ме​талл анода расположен в ряду стандартных потенциалов раньше обеих других электрохимических систем, то будет наблюдаться анодное растворение метал​ла. В противном случае будет идти выделение кислорода или разряд аниона.

Рассмотрим несколько типичных случаев электролиза водных растворов. Электролиз раствора СuС12 с инертным анодом. Медь в ряду напряжений расположена после водорода; поэтому у катода будет происходить разряд ионов Си2+ и выделение металлической меди. У анода будут разряжаться хло​рид-ионы.

Схема электролиза раствора хлорида меди (II):

СuС12 
Катод <= Си2+   2С1- => Анод

Си2++2e=Cu
2С1-=2С1+2е-
2С1=С12
Электролиз раствора К.2804 с инертным анодом. Поскольку калий в ряду напряжений стоит значительно раньше водорода, то у катода будет происходить выделение водорода и накопление ОН-. У анода будет идти выделение кислорода и накопление ионов H+. В то же время в катодное пространство будут приходить ионы К+, а в анодное—ионы SO42- . Таким обра​зом, раствор во всех его частях будет оставаться электронейтральным. Однако в катодном пространстве будет накапливаться щелочь, а в анодном - кислота.

Схема электролиза раствора сульфата калия:

2К2S04
Катод <= 4К+  SO42- =>  Анод
4К+

2SO42-
4H2O + 4e = 4OH- +4H
2H2O=4H++2O+4e
KOH
4H=2H2
2O=O2
H2SO4
Электролиз раствора NiSO4 с никелевым анодом. Стандартный потенциал никеля (-0,250 В) несколько больше, чем -0,41 В; поэтому при электролизе нейтрального раствора NiSO4 на катоде в основном происходит разряд ионов Ni2+ и выделение металла. На аноде происходит противоположный процесс— окисление металла, так как потенциал никеля намного меньше потенциала окис​ления воды, а тем более—потенциала окисления иона SO42-. Таким образом, в данном случае электролиз сводится к растворению металла анода и выделению его на катоде.

Этот процесс применяется для электрохимической очистки никеля.

Законы Фарадея
1. Закон Фарадея.

Масса вещества, выделившегося на электроде при прохождении по раство​ру электролита электрического тока, прямо пропорциональна количеству элек​тричества.
Δm=kЭQ
где Δm - количество прореагировавшего вещества; Q - количество электричества; kЭ- коэффициент пропорциональности, показывающий, сколько вещества прореагировало при прохождении единицы количества электричества. Величина, к называется электрохимическим эквивалентом.

k=М/(NАz|е|)

где z - валентность иона; М - молярная масса вещества, выделившегося на электроде; НA—постоянная Авогадро. | е | = 1,6* 10-19 Кл.

2. Закон Фарадея.

Согласно второму закону Фарадея, при определённом количестве про​шедшего электричества отношения масс прореагировавших веществ равно от​ношению их химических эквивалентов:
Δm1/ A1=Δm2 /A2=Δm3/A3=const
Химический эквивалент элемента, равен отношению части массы элемента, которая присоединяет или замещает в химических соединениях одну атомную массу водорода или половину атомной массы кислорода, к 1/12 массы атома С12. Понятие " химический эквивалент" применимо и к соединениям. Так, химический эквивалент кислоты численно равен ее молярной массе, деленной на основность (число ионов водорода), химический эквивалент основания - его молярной массе, деленной на кислотность (у неорганического основания - на число гидроксильных групп), химический эквивалент соли - ее молярной массе, деленной на сумму зарядов катионов или анионов.

Факторы, от которых зависит электролиз
Эффективность электролиза оценивают рядом факторов, к которым отно​сятся: сила тока, напряжение, плотность тока, КПД источника тока, выход по току, выход по веществу, коэффициент полезного действия электроэнергии (выход по энергии), расход электроэнергии на единицу полученного продукта.

Сила тока или нагрузка на электролизёр характеризуют его производи​тельность. Чем выше сила тока, пропускаемого через электролизёр, тем больше продукта можно получить при эксплуатации данного электролизёра. Наблюда​ется тенденция к созданию мощных электролизёров, рассчитанных в некоторых случаях на десятки и сотни тысяч Ампер (производство хлора, алюминия и т.д.) напряжение на электролизёре складывается из нескольких составляющих:
U=ea-ek+Δea+Δek+eэл.-eдиафр. +еконт.
где: U—общее напряжение на ячейке; ea и ek - равновесные потенциалы анодной и катодной реакции; еэл. и едиафр - падение напряжения в электролите и в диафрагме; еконт. - падение напряжения в контактах. Сумма ea-ek называется напряжением разложения. Эта величина соответствует расходу на электролиз электроэнергии, которая идёт непосредственно на изменение внутренней энергии веществ.

При электролизе стремятся к уменьшению напряжения на ячейке за счёт величины поляризации и омического состояния баланса напряжения, тоесть слагаемых, обусловленных необратимостью процесса. Напряжение разложения обусловлено природой реагирующего вещества, а поэтому не может быть изменено. Значения Δea и Δek могут быть изменены в зависимости от характера электрохимической реакции, протекающей на электроде, путём перемешивания, повышения температуры электролита, изменения состояния поверхности электрода и за счёт ряда других факторов.

Падение напряжения в электролите, выражаемое уравнением R=ρl/s ,где ρ - удельное сопротивление электролита, Ом-см, 1—расстояние между электро​дами, см (без учета диафрагмы), s—площадь поперечного сечения электролита, через которую проходит электрический ток см2, может быть уменьшено, как следует из приведённого выражения, сближением электродов, введением в рас​твор более электроотрицательных добавок, а также повышением температуры. Если электролиз сопровождается образованием газов, то приведённое выше выражение не всегда точно соответствует падению напряжения в электролите. Это объясняется тем, что выделяющиеся на электродах пузырьки газов умень​шают активное сечение электролита s и удлиняют путь тока от одного электро​да к другому. Это явление называется газонаполнением, которое может быть определено как отношение объёма занимаемого в данный момент пузырьком воздуха к общему объёму электролитической ячейки. Влияние газонаполнения на электропроводность электролита может быть учтено с помощью следующего

выражения:
ρ/ρо=1-1.78 φ+φ2
где ρ и ρо - соответственно удельные сопротивления сплошного и газонаполненного электролита, φ - газонаполнение. Величина φ может быть уменьшена повышением температуры, а также особым устройством электродов, обеспечивающих свободное удалением газов из ячейки. 
Падение напряжения в диафрагме было оценено при решении вопроса о роли диафрагмы в электролизе. Что касается падения напряжения в контактах, то эта величина зависит от совершенства контактов, чистоты контактирующих поверхностей. Существует довольно много конструктивных решений электродных контактов.

Коэффициентом полезного использования напряжения называется отношение напряжения разложения к общему напряжению на ванне:

ηнапр= ea-ek/U
Плотностью тока называется отношение силы, проходящего через электролит тока к величине поверхности электрода; измеряют в А/см2 (дм2 или м2). В промышленности работают с различными плотностями тока - от нескольких сотен А/см2 (гальваностегия, гидроэлектрометаллургия, производство Хлора) до нескольких тысяч А/см2 (электролиз расплавов, электросинтез и т.д.)

Величина плотности тока характеризует количество продукта, получаемого с единицы электродной поверхности, т.е. продуктивность электролизёра. Поэтому, если повышение плотности тока не вызывает падения выхода продукта электролиза стремятся к проведению процесса с максимально возможными плотностями тока. Однако при выборе оптимальных значений плотностей тока в некоторых случаях необходимо принимать во внимание увеличение себестоимости продукта, за счёт повышения расхода электроэнергии на электролиз, вследствие увеличения напряжения с ростом плотности тока. При электролизе ток, который пропускают через электролит, может расходоваться на несколько параллельных электрохимических реакций. Например, при электролизе водных растворов реакциям электрохимического окисления или восстановления, сопутствует реакция разложения воды на О2 и Н2, выделяющиеся соответственно на аноде и катоде. При электролизе, криолитоглиноземных расплавов ток в определённых условиях может расходоваться не только на выделение алюминия, но и на образование на катоде металлического натрия.

Следовательно, пропускаемый через электролит ток распределяется между несколькими процессами, протекающими на данном электроде одновременно:
I=i1+i2+i3+…+in
где: I - ток, протекающий через электролизёр; i1 и i2 - ток, расходуемый в еди​ницу на первую и второю электролитическую реакцию.

Для того чтобы учитывать эффективность использования пропущенного через электролизёр количества электричества на образования того или иного продукта вводится понятие выхода по току.
Выход по току - отношение количества теоретически необходимого для получения того или иного количества электричества (по закону Фарадея) к практически затраченному количеству электричества. С целью уменьшения за​трат электроэнергии на побочные электрохимические реакции и повышения по току стремятся проводить электролиз в таких условиях, при которых затрудне​но разложение растворителя, т.е. велика поляризация при окислении или вос​становлении растворителя (например перенапряжение кислорода или водоро​да). Это достигается повышением плотности тока, изменением температуры электролита, подбором материала электролита и т. д.

Выход по веществу - это отношение количества полученного в результате электрохимических реакций продукта к тому количеству, которое должно обра​зоваться теоретически, исходя из данной загрузки исходного продукта. КПД использования электроэнергии (выход по энергии) - это отношение теоретиче​ски необходимого для получения единицы количества вещества электроэнергии к практически израсходованному. Теоретически необходимое количество элек​троэнергии - то количество ее, которое было бы необходимым для получения единицы количества вещества, если бы процесс происходил со 100% выходом по току и при напряжении, равном напряжению разложения. Следовательно, выход по энергии может быть определен по формуле:
ηэ=Wп/N=ηтока*ηнапр
Выход по току ηтока и по веществу, а также коэффициент полезного действия использования электроэнергии ηнапр обычно измеряют в процентах. Расход электроэнергии обычно относят к единице произведенного количества продук​та измеряют в Вт ч/кг или кВт ч/т. Для расчета расхода электроэнергии постоян​ного тока на 1т произведенного электролизом продукта можно воспользовать​ся следующей формулой:
W=1*106*U/k ηтока*1000

где: W- расход электроэнергии постоянного тока кВтч/т; U - напряжение на электролизере. В; к электрохимический эквивалент, грамм/а*r; ηтока - выход по току, доли единицы; 1000 - коэффициент для перевода Вт*ч в кВт*ч. Расход электроэнергии переменного тока на единицу произведенного продукта может быть определен делением расхода электроэнергии постоянного тока на то же количество коэффициента при образовании переменного тока в постоянный.

Между временем пропускания через раствор или расплав электролита электрического тока (количеством электричества) и количеством образующего​ся и расходуемого вещества имеются строгие количественные соотношения, определяемые законами Фарадея.
Электродный потенциал
Если металл погрузить в воду, то его катионы начнут переходить в жид​кость. Благодаря наличию электрического заряда у катиона на поверхности ме​талла остается равный по величине, но противоположный по знаку заряд в виде избыточных электронов, то есть поверхность металла становиться отрицательно заряженной. Она начинает притягивать к себе положительно заряженные ионы металла, которые уже перешли в раствор и, таким образом, катионы не могут свободно перемещаться в объем раствора. Поэтому на границе металла с рас​твором возникает двойной электрический слой, который можно представить себе в виде плоского конденсатора, отрицательная обкладка которого - это по​верхность металла, а положительная - соприкасающийся с ним слой раство​ренных ионов. Уже после растворения очень небольшого числа ионов заряд двойного слоя настолько возрастает, что дальнейшее растворение металла пре​кращается.

Если же металл погружен не в воду, а в раствор своих ионов, (например, Zn в раствор ZnSO4), то картина будет несколько иная. Если концентрация рас​твора ZnSO4 невелика, то образование двойного электрического слоя будет происходить так же, как в случае растворения металла в воде. Если же концен​трация ионов в растворе велика, то сначала будет наблюдаться осаждение ка​тионов из поверхности металла, которая зарядится положительно. Теперь по​верхность металла будет притягивать к себе отрицательные ионы (в нашем примере, SO42-), и образуется двойной электрический слой с положительной об​кладкой из металла и отрицательной - из растворенных анионов.

Катионы будут осаждаться до тех пор, пока заряд на поверхности не дос​тигнет такой величины, при которой дальнейшее осаждение станет невозмож​ным из-за отталкивания одноименных зарядов металла и его ионов.

Когда имеются два противоположно заряженных тела, говорят, что между ними существует разность потенциалов. Такая разность потенциалов устанав​ливается и здесь, в двойном электрическом слое, на границе металл - раствор. Переход ионов из металла в раствор и обратно создает между ними разность потенциалов. Пару металл - раствор принято называть электродом. В этом слу​чае потенциал называется электродным.

От чего зависит электродный потенциал? Можно ли его измерить и как это сделать? Отвечая на этот вопрос, электрохимики предлагают нам уравнение Нернста:

φ=φ0+RT/nF*lg [Men+]

где φ - электродный потенциал; [Меп+] - концентрация ионов металла, моль/л; Т - абсолютная температура; n - валентность ионов металла; φ0 - стандартный электродный потенциал; R - универсальная газовая постоянная; F - число Фарадея (F = 96 500 Кл).

Наиболее важная величина в этом уравнении - стандартный электродный потенциал φ0. Его физический смысл становится понятным, когда [Меп+]=1моль/л. Тогда второй член уравнения становится равен нулю и φ=φ0. Значит, стандартный электродный потенциал - это такой потенциал, который возникает на границе металла с раствором его ионов при концентрации последних 1 моль/л. Это основная характеристика электрода. Уравнение Нернста показывает, что электродный потенциал каждого электрода может изменяться в очень широких пределах. Это подтверждает второй член уравнения, который зависит от концентрации раствора.

Теперь возникает вопрос: как измерить электродный потенциал? Мы знаем, что если определенным образом соединить два электрода, то получиться гальванический элемент. Напряжение этого элемента равно разности электродных потенциалов двух составляющих его электродов. Если известен электродный потенциал одного электрода, мы можем определить электродный потенциал другого. Трудность заключается в том, что необходимо знать значение одного электродного потенциала. Принято, что потенциал стандартного водородного электрода равен нулю.

Водородный электрод сделан из платины и погружен в раствор серной кислоты (концентрация Н+ - 1 моль/л). Поверхность электрода шероховатая и достаточно большая. Поток газообразного водорода равномерно обтекает электрод. Водород соприкасается с поверхностью платинового электрода, оседает на нем, часть молекул Н2 разлагается на атомы водорода. Устанавливается равновесие между осажденными на платине атомами водорода и ионами водорода в растворе. На границе металл - раствор возникает разность потенциалов, которую электрохимики принимают равной нулю. Конечно, в действительности этот потенциал не равен нулю, но его значение нам не известно. Поэтому определение потенциала любого электрода с помощью стандартного водородного электрода имеет относительный характер;

мы определяем его по отношению к условно принятому за нуль значению стандартного водородного потенциала.

Количественное описание электролитических процессов.
Электролиз связан с наложением определённого электрического поля, под действием которого в электролите могут возникать некоторые характерные процессы. Электрокинетические процессы происходят в тех случаях, когда од​на фаза диспергирована в другой; к их числу относится электрофорез - дви​жение взвешенных твёрдых частиц внутри жидкости. При наложении электри​ческого поля наблюдается явление электроосмоса - движение жидкости отно​сительно твердого тела.

Аппарат для электролиза называется электролизёром или электролитиче​ской ванной. Простейшая схема электролизёра представлена на рис. 1. Корпус электролизёра изготовляют из стали, керамики, пластмассы, стекла. Для защи​ты от коррозии и действия высоких температур корпус электролизёра иногда изнутри гумлеируют, выкладывают пластмассой, огнеупорным кирпичом или коррозионностойкими в данной среде металлами. Для поддержания определён​ного теплого режима в некоторых случаях снабжают теплоизоляцией.

Для изготовления катодов применяют сталь, многие цветные металлы, ртуть, свинец, платину, цинк, олово, медь, алюминий, сплавы металлов, уголь или графит. Аноды бывают растворимые и нерастворимые. Растворимые аноды изготавливают из вышеупомянутых цветных металлов, углеродной стали, неко​торых других сплавов, нерастворимые аноды - из платины, графита или угля, никеля, нержавеющей стали, двуокиси свинца, двуокиси марганца, магнетита., в некоторых случаях используют биметаллические аноды, у которых тонкий слой драгоценного металла, например платины, наносится на токопроводящую основу из другого металла, инертного в данном электролите и в данных усло​виях. Материал для электрода выбирается с учётом многих факторов - природы исходного и конечного продуктов электролиза, природы электролита, условий проведения процесса и т.д.

Электролитами могут быть минеральные или органические кислоты, соли и их смеси. В некоторых случаях электролит одновременно является исходным веществом для получения того или иного продукта электрохимического окис​ления или восстановления, в других случаях - лишь токопроводящей добавкой. Растворителями для электролитов служат вода, спирты, пиридин, диметилфор-мальдегид, ацетонитрил и некоторые другие органические соединения или их смеси. Электролиз можно проводить и без растворителя, в расплаве электроли​та или смеси электролитов.

Новый источник электроэнергии.

В новых источниках энергии могут быть использованы явления окисления и разложения органических веществ, приводящие к выработке электроэнергии. Известно, что в придонном слое океана образуется электричество, там как бы имеется гигантский топливный элемент. Рассмотрим принцип работы такого элемента на опытном примере.

Топливный элемент состоит из двух секций, разделенных полупроницаемой перегородкой. Внутри секций - инертные катоды. Анодная секция содержит "топливо" - смесь морской воды с органическими веществами, а также катализатор - бактериальные клетки. В катодную секцию помещают морскую воду с кислородом. При работе такого элемента , как и в придонном слое океана, топливо окисляется и выделяется энергия, за счет которой во внешней цепи возникает электрический ток.

Достоинство такого элемента - дешевизна, так как в нем используются "бесплатные" продукты. Время же работы может быть бесконечно большим, если в катодную серию ввести живые водоросли с добавлением в воду неорганических солей, необходимых для их питания. И освещать элемент солнечным светом.

В другом биохимическом элементе для ускорения процесса распада и окисления применяют иной вид бактерий, благодаря чему реакции ускоряются в миллионы раз. Такой источник дает напряжение 0,5 - 1 в. В связи с тем, что могут быть использованы бактерии сточных вод, в частности бактерии из кишечника человека, возникает теоретическая возможность создания систем замкнутым циклом для космических полетов.

Применение высокочастотных колебаний с лечебной целью.

В медицинской практике широко применяют три метода воздействия на ткани организма: 1) диатермия - используется высокочастотный ток,

2) индуктотермия - воздействие оказывает высокочастотное магнитное поле,

3) УВЧ - применяется высокочастотное электрическое поле. При диатермии на обнаженную поверхность тела накладывают металлические (свинцовые) пластинки, соединенные с контуром аппарата. Используется ток частотой от 500 кГц до 1 - 2 МГц в 1, 5 - 2 а. Высокочастотный ток, проходя по тканям организма, находящимся между электродами, нагревает их. Степень нагревания находится в прямой зависимости от плотности тока на электродах и обратной зависимости от удельной теплопроводности тканей. При индуктотермии соответствующую область тела помещают внутрь спирали (соленоида), подсоединенной к терапевтическому контуру аппарата. При этом она подвергается действию высокочастотного магнитного поля (1-15 МГц), которое создает в тканях вихревые электрические токи. Вихревые токи образуются преимущественно в токопроводящих тканях, содержащих раствор электролитов. За счет электрической энергии происходит нагревание тканей. Степень нагревания зависит от напряженности магнитного поля.

При терапии электрическим полем УВЧ область тела помещают между двумя изолированными электродами, подключенными к терапевтическому контуру аппарата. При этом она подвергается действию высокочастотного электрического поля (40-50 МГц). Электрическое поле действует как на ткани содержащие растворы электролитов, вызывая в них высокочастотный ток проводимости, так и на ткани диэлектрики, вызывая в них переменную по знаку поляризацию.

Для электролитов температура определяется удельной теплопроводностью и квадратом напряженности электрического поля, а для диэлектриков - диэлектрической проницаемостью, частотой переменного электрического поля и квадратом его напряженности. При частоте, принятой в терапевтической практике, и при относительно высоких концентрациях тканевых электролитов нагревание диэлектриков происходит более интенсивно.

Вывод первого закона Фарадея.
Оборудование:
3 пробирки (Ǿ20 мм, длина 180 мм);6 тонких угольных стержней (от батарейки карманного фонарика); 3 резиновых пробки к пробиркам; 3 стеклянные трубки (Ǿ 3 мм, длинна 80 мм ); 3 цилиндрические мензурки (50 мл); 3 корковые пробки к мензуркам ; 2 реостата (по 300 ом); 2 амперметра (0,5 А); рубильник; секундомер; 20% раствор серной кислоты; малый агрегат питания или аккумуляторы (6В).

Изготовление газового вольтаметра.
Вольтаметр изготавливается из пробирки, заткнутой просверленной резиновой пробкой. В

резиновую пробку вставляют два угольных гонких стержня и стеклянную трубку по центру, на свободный конец которой насаживают корковую пробку с боковым каналом. Корковая пробка должна быть такого размера, чтобы она затыкала мензурку. Пробирку заполняют полностью 20% раствором серной кислоты, затыкают резиновой пробкой, переворачивают и при помощи корковой пробки укрепляют в мензурке. Наполнение пробирки-вольтаметра серной кислотой не вызывает затруднения, так как достаточно наполнить её до краёв кислотой и затем заткнуть пробкой. Лишняя кислота выльется через стеклянную трубку, но при переворачивании трубки выливание кислоты происходить не будет, так как в пробирке не останется воздуха.

Эксперимент с двумя вольтаметрами.
Собирают параллельные цепи, в каждую из которых включены последовательно газовый вольтаметр, амперметр и реостат. Обе цепи через общий однополюсный рубильник соединяют с источником постоянного тока с напряжением порядка 4В. После включения рубильника при помощи реостата подбирают такое напряжение цепей, чтобы сила тока в них относилась как 1:2, например 100мА и 200мА, после чего цепь прерывают и измеряют количество кислоты, вылившихся за время подготовки цепей. Вновь включают цепь и одновременно включают секундомер. По истечении одной или двух минут вновь определяют количество вылившейся из каждого вольтаметра кислоты. Эксперимент повторяют не менее трёх раз, чтобы получить средние данные. Следует считать, что количество вылившейся серной кислоты в 1 мл соответствует и количеству образовавшегося в вольтаметре гремучего газа (в 1мл). Можно объём газа пересчитать на содержащуюся в этом объёме массу, зная плотность гремучего газа (ρ= 0,000536 г* мл-1). Поправку на температуру и давление вводить нет надобности, так как в задачу эксперимента входит только подтверждение закона Фарадея о пропорциональности массы выделившегося при электролизе вещества к количеству прошедшего через электролит электричества.

Экспериментальное подтверждение второго закона Фарадея.
Оборудование.

2 самодельных медных вольтаметра; 2 самодельных рычажных весов; реостат (25ом); миллиамперметр (500 мА); рубильник; 4 штатива на изолирующих подставках; медный купорос; концентрированная серная кислота; этиловый спирт; хлористая медь; концентрированная серная кислота; медные стружки; поваренная соль (химически чистая); дистиллированная вода; малый агрегат питания иди батарея аккумуляторов (8В).

Приготовление раствора хлористой меди.

Около 100 мл 10-процентного водного раствора хлористой меди (СuСl2) восстанавливают до хлористой меди (СuС1). Для этого в водный раствор хлористой меди добавляют 20 мл концентрированной соляной кислоты и насыпают 50г медной стружки. Раствор подогревают. Реакцию восстановления можно считать законченной, как только исчезнет зеленоватая окраска раствора, после чего доливают раствор до 400 мл 1,5-процентным раствором поваренной соли.

Приготовление раствора хлористой меди необходимо производить непосредственно перед проведением эксперимента, так как он под воздействием воздуха окисляется, и хлорная медь переходит вновь в хлористую, раствор становится снова зеленоватым.

Эксперимент.

Оба вольтметра включаются последовательно, но в один из них наливают раствор медного купороса (СuSO4), а в другой - свежеприготовленный раствор хлорной меди (СuС1).

Подав на установку ток с напряжением порядка 8в, при помощи реостата устанавливают в цепи силу тока порядка 200ма. Весы должны быть приведены в равновесие.                                         
Уже через некоторое время видно, что прирост массы катода, опущенного в раствор хлористой меди, где медь одновалентна, почти в два раза больше прироста массы катода, опущенного в раствор медного купороса, где медь двухвалентна.

Так как через растворы прошло равное количество электричества, выделились разные количества меди, пропорциональные химическим эквивалентам, то можно считать, что эксперимент подтверждает второй закон Фарадея: масса выделившегося метала пропорциональна отношению атомного веса и валентности.

Примечание.

Следует иметь в виду, что слишком долгое пропускание тока не улучшит полученных данных, а наоборот, их исказит, так как хлорная медь может перейти в двухвалентную хлористую и при взвешивании электродов отношение 1:2 не получится.
Вывод второго закона Фарадея.
Оборудование:
Самодельный вольтаметр для получения гремучего газа; 2 рычажных весов; 2 химических стакана (600 мл); 2 медных электрода; 2 серебряных электрода (или посеребренных пластинки); реостат (19 ом); миллиамперметр (500 мА); секундомер; разновесы (до 100n); барометр; термометр; ареометр; рубильник; 2 вертикальные зеркальные шкалы; медный купорос; концентрированная серная кислота; этиловый спирт; азотнокислое серебро; малый агрегат питания или батарея аккумулятора (6в).

Проведение эксперимента:
В цепь от источника постоянного тока включают последовательно газовый, медный и серебряный вольтаметры, амперметры и реостат. Аноды металлических вольтаметров укрепляют в клеммах штативов на изолирующих подставках. Катоды металлических вольтаметров, медный и серебряный, подвешивают на коромысло рычажных весов. На коромысло весов вместо рейтеров укрепляют подвески для помещения мелких гирек и наносят миллиметровую шкалу.

В пробирку газового вольтаметра наливают подкисленную серной кислотой дистиллированную воду.

В медный вольтаметр наливают заранее подготовленный раствор медного купороса, а в серебряный вольтаметр - 30% раствор азотнокислого серебра и тарируют весы с подвешенными катодами перемещение подвесок или помещением на них гирек.
После погружения в растворы электродов расстояние подвесок от оси вращения а может быть найдено по следующим расчётным формулам:

ά=l*(1-ρэлектролита/ρметалла)

Плотности электролитов следует до и после эксперимента измерить при помощи ареометра и взять их среднее значение. Плотности металлов находят из таблиц.

Подав на установку ток, при помощи реостата доводят силу тока примерно до 300 мА, после чего выключают рубильник и вновь тарируют весы. Для газового вольтаметра определяют при помощи мензурки начальное количество газа, накопившегося при предварительном определении силы тока.

После этого включают установку и одновременно пускают секундомер. Электролиз должен длиться не менее 10 минут. За всё время электролиза при помощи реостата поддерживают постоянной силу тока. Как только процесс электролиза будет закончен, весы приводятся в равновесие помещением на них новых гирек.

После этого переходят к расчётам и измерениям масс выделившихся веществ. Массу выделившегося гремучего газа определяют по объёму вылившегося в мензурку электролита, внеся поправки на температуру и давление; при более точных расчётах можно внести поправку на плотность электролита.

Массы выделившихся металлов можно определить, не прибегая к взвешиванию следующим образом.

Объём выделившихся металлов определяются уравнением:

Δm=ΔV*ρметалла
Зная объёмы отложившегося металла, можно рассчитать прирост выталкивающей силы электролита, которая собственно и компенсируется перемещением подвески рычажных весов или помещением на них гирек. Обозначив измеренный прирост через Δm1, а через Δm - истинный прирост, следует, что 
Δm1= Δm-ΔV*ρэлектролита Δm-( Δm* ρэлектролита/ρметалла)

или

Δm1= Δm*(1-ρэлектролита/ρметалла)

откуда

Δm= Δm1/(1-ρэлектролита/ρметалла)

Величину - Δm1 определяют по окончании электролиза по помещённым на подвес гирькам, приводящим коромысло в равновесие.

Впрочем, можно определить прирост массы и прямым взвешиванием электродов на аналитических весах до и после эксперимента, соблюдая правила.

Найдя для каждого из веществ значение κ - электрохимического эквивалента, надлежит сопоставить его со значением химического эквивалента, что и подтверждает второй закон Фарадея, из которого следует, что электрохимические эквиваленты пропорциональны химическим:

KH+:KAg+:KCu++=XH+:XAg+:XCu++=AH/1:AAg/1:ACu/2.
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