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MỞ ĐẦU 
 

Trong phần nhiệt động lực học về nguyên tố Ganvani, chúng ta đã nghiên cứu các quá trình 
cân bằng trên ranh giới pha điện cực – dung dịch cùng những quy luật điện hóa ở trạng thái 
cân bằng. Đặc trưng điển hình của quá trình cân bằng điện cực là không có sự lưu thông dòng 
điện bên ngoài. 

Trong phần động học các quá trình điện cực chúng ta sẽ nghiên cứu các quá trình bất 
thuận nghịch trên ranh giới pha điện cực – dung dịch. Đặc trưng quan trọng nhất của quá trình 
bất thuận nghịch này là có dòng điện lưu thông bên ngoài. Tốc độ phản ứng trên điện cực có 
liên quan tới tham số thời gian và đặc biệt  liên quan tới sự chuyển dịch thế điện cực ra khỏi 
trạng thái cân bằng. Như vậy để nghiên cứu động học các quá trình điện cực chúng ta phải vận 
dụng những quy luật của động hóa học, đồng thời phải kết hợp với những đặc trưng riêng của 
quá trình điện hóa. 

Phản ứng điện hóa cũng bao gồm nhiều giai đoạn sơ cấp, giai đoạn chậm nhất sẽ quyết 
định tốc độ toàn bộ quá trình. Tốc độ phản ứng điện hóa cũng phụ thuộc vào năng lượng hoạt 
động hóa điện hóa, chịu ảnh hưởng của điện trường lớp điện kép và nhiều tham số khác. 

Động học điện hóa có liên quan chặt chẽ động học các quá trình ăn mòn điện hóa và bảo 
vệ điện hóa chống ăn mòn kim loại. Sử dụng những thành quả của động học điện hóa cho 
phép người ta nghiên cứu cơ chế ăn mòn cũng như đo nhanh tốc độ ăn mòn điện hóa và trên 
cơ sở đó có khả năng thực hiện các biện pháp có hiệu quả chống ăn mòn điện hóa, bảo vệ kim 
loại. 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

 
 



Chương I 
 

ĐẶC ĐIỂM CÁC QUÁ TRÌNH ĐIỆN HÓA 
 
 

I. ĐẶC ĐIỂM CHUNG CỦA QUÁ TRÌNH ĐIỆN HÓA. 

1. Thế cân bằng và sự lệch khỏi thế cân bằng. 
Nếu trên ranh giới điện cực dung dịch có tồn tại cân bằng: 

OX + ne RED 
Thì quá trình điện cực ứng với trạng thái cân bằng là qúa trình thuận nghịch. Thế điện cực 

ứng với trạng thái cân bằng này gọi là thế điện cực cân bằng. Ở trạng thái cân bằng điện cực, 
tốc độ oxy hóa sẽ bằng tốc độ khử, ta không quan sát thấy có một biến đổi vĩ mô nào. 

Nếu vì một lý do nào đó thế cân bằng không được thiết lập trên bề mặt điện cực nhúng vào 
dung dịch muối hòa tan của nó thì kim loại có thể bị hòa tan liên tục, hoặc được kết tủa liên tục 
lên bề mặt điện cực. Quá trình điện cực ứng với trạng thái này là quá trình điện cực bị phân cực 
hay nói cách khác diện cực ở trạng thái bất thuận nghịch. 

Nếu ta có hai kim loại nhúng vào hai dung dịch muối của chúng, thì trên cả hai bề mặt điện 
cực sẽ thiết lập các thế cân bằng. Nếu kim loại một có (1cb dương hơn thế (2cb, khi nối mạch 
điện tử sẽ chuyển từ điện cực hai sang điện cực một ở mạch ngoài 

ϕ ϕ1 2 0cb cb E− = >  

Hệ làm việc như một pin điện. Khi ở mạch ngoài có dòng điện lưu thông I ( 0, trạng thái cân 
bằng ở mỗi bề mặt điện cực bị phá vỡ. Sự chuyển điện tử từ kim loại hai sang kim loại một, sẽ 
làm cho thế kim loại hai lệch về phía dương hơn. Ở các giá trị dương hơn của anot, khả năng 
chuyển cation kim loại vào dung dịch tăng lên (tức khả năng oxy hoá kim loại tăng lên). Trên bề 
mặt anot tốc độ oxy hóa lớn hơn tốc độ khử ion kim loại. Trên bề mặt catot thì ngược lại, tốc độ 
khử cation kim loại lớn hơn tốc độ oxy hóa kim loại. 

Tốc độ quá trình (oxy hóa hay khử) trên ranh giới bề mặt điện cực - dung dịch được đo bằng 
số mol ion chuyển qua ranh giới kim loại dung dịch trên một đơn vị diện tích bề mặt trong một 
đơn vị thời gian. Ion là những tiểu phân tích điện, sự chuyển động của chúng tạo nên dòng điện, 
vì thế tốc độ oxy hóa và tốc độ khử được đo bằng mật độ dòng điện. 

VOx = ia    và   VKh = ik 

 ia là mật độ dòng anot, xác định tốc độ quá trình oxy hóa, 

 ik là mật độ dòng catot, xác định tốc độ quá trình khử. 

Khi dòng điện lưu thông ở mạch ngoài I, thế anot lệch về phía dương gọi là sự phân cực 
anot, khi đó ia > ik, tốc độ tổng cộng sẽ đo được trên đồng hồ điện : 

iA = ia - ik 

Ngược lại với quá trình anot, thế cân bằng của catot sẽ lệch về hướng âm, khả năng khử ion 
kim loại tăng lên, tốc độ ik > ia, và tốc độ tổng cộng trên bề mặt catot sẽ là: 

iK = ik - ia 
Khi ngắt mạch điện, trạng thái cân bằng trên mỗi điện cực sẽ được thiết lập. 

ia = ik = i0 

Và   iA = iK = 0 
Mật độ dòng i0 là dòng trao đổi, do sự trao đổi không ngừng của ion kim loại trên ranh giới 

bề mặt kim loại - dung dịch với tốc độ như nhau. 
Tương tự cũng xảy ra nếu ta dùng một nguồn điện ngoài ví dụ như  ăc quy, có sức điện động 

E lớn hơn sức điện động pin trên,  nối cực dương của ăc quy với điện cực thứ hai, tức phân cực 
anot nó, còn cực âm ăc quy nối với điện cực thứ nhất tức phân cực catot nó. Điện tử sẽ được ăc 
quy hút từ điện cực hai sang điện cực một, các quá trình điện cực sẽ diễn ra giống như trường 
hợp pin hoạt động bình thường. Tuy nhiên nhờ chủ động thay đổi độ lớn điện thế đặt vào hệ ta 
có thể điều khiển tốc độ quá trình điện cực thay đổi theo ý muốn. 

Giả sử thế catot lệch khỏi thế cân bằng một đại lượng 
∆ϕk = ϕcb - ϕk       (1.1) 

Tương tự trên anot ta có: 
 ∆ϕa = ϕa - ϕcb       (1.2) 

 ((k và ((a là độ lớn phân cực catot và anot. 



Giữa ((k và ((a có quan hệ với mật độ dòng ik và ia dưới một dạng nào đó, tức là: 
 ((k = f(ik)  và  ((a = f(ia) 

Các đường cong biểu thị mối quan hệ giữa thế điện cực và mật độ dòng hay thường hơn 
logarit mật dộ dòng được gọi là đừng cong phân cực 

Hình dạng các đường cong (( = f(i)  biểu thị quá trình điện hoá diễn ra trên bề mặt điện cục 
– dung dịch. 

Đường cong phân cực (anot hay catot) được trình bày trên hệ trục vuông góc, trong đó trên 
trục đứng thẳng người ta thường ghi thế điện cực còn trên trục ngang ghi mật độ dòng i hoặc 
lgi. 

Để xác định thực nghiệm các đường cong phân cực trên thực tế người ta thường sử dụng hai 
phương pháp: Phương pháp ganvanostatic và phương pháp potentiostatic. 

Trong phương pháp ganvanostatic, người ta làm thay đổi mật độ dòng từng bứơc nhảy nhờ 
potentiostat, đồng thời xác định thế ổn định tương ứng với mỗi giá trị của dòng. Trong phương 
pháp potentiostatic người ta làm thay đổi thế từng bước nhảy, giữ ở thế này nhờ máy 
potentiostat, đo dòng ổn định tương ứng với mỗi giá trị của thế. Trên hình 1.1 có trình bày sơ 
đồ  nguyên tắc đo đường cong phân cực có sử dụng máy đo potentiostat. 

Phép đo đường cong phân cực được thực hiện chính xác với ba điện cực. Đôi khi, ví dụ đo 
điện trở phân cực (trong một số thiết bị trên thị trường) người ta thường dùng hệ thống hai điện 
cực trong đó có một điện cực làm luôn cả chức năng của điện cực phụ và điện cực so sánh. Điện 
cực đó cần phải có bề mặt càng lớn càng tốt (ít phân cực hay không phân cực) để cho sự phân 
cực trong bình đo không bao gồm phân cực của điện cực phụ. Ngoài ra còn có điện thế rơi trong 
dung dịch giữa hai điện cực cũng đáng kể. Điện thế này có thể được giảm nếu dùng điện cực so 
sánh riêng nối với mao quản Haber - Luggin (xem hình 1.1), nhờ phương pháp đo này, điện thế 
phân cực điện cực được đo một cách trực tiếp. Mặc dù có sử dụng mao quản Luggin - Haber 
nhưng cần phải lưu ý, điện thế rơi vẫn có thể đưa đến một sự sai lệch khỏi đường Tefel, đặc biệt 
khi mật độ dòng lớn và độ dẫn điện của dung dịch nhỏ. Nếu như điện thế rơi đáng kể thì cần 
phải có sự hiệu chỉnh kết quả đo phân cực để thu được đường cong phân cực thật của hệ điện 
hóa. 
  
 
 

 
Hình 1.1. Sơ đồ đo đường cong phân cực với   potentiostat 

1- Điện cực nghiên cứu (WE); 2- Điện cực phụ (CE); 
3- Điện cực so sánh (RE); 4- Milivon kế tổng trở cao. 

 
 



Để làm quen với phương pháp nghiên cứu đường cong phân cực,ta có thể lấy ví dụ về sắt 
(Fe) bị phân cực anot trong dung dịch 
0,5M H2SO4. Bắt đầu phân cực từ 
điện thế ăn mòn (corr.Từ giá trị điện 
thế nầy, thế điện cực sẽ tăng dần 
theo hướng dương hơn bằng cách 
dùng potentiostat, dụng cụ này điều 
chỉnh mật độ dòng để giữ cho thế 
điện cực được chọn là ổn định. Sau 
mỗi bước nhảy thế khi đạt đến trạng 
thái ổn định thì quan hệ giữa ( và i 
được xác định. Đường cong phân cực 
thụ động được trình bày trên hình 
1.2.  

Sau khoảng điện thế mà ở đó giai 
đoạn chuyển điện tích quyết định tốc 
độ phản ứng, thì sắt hòa tan nhanh 
đến nỗi sản phẩm hòa tan  sulfat sắt 

(II) tạo thành một màng muối xốp ngay trên bề mặt điện cực. Tốc độ hòa tan sắtù bây giờ được 
quyết định bởi tốc độ khuếch tán của sulfat sắt vào trong lòng dung dịch. Mật độ dòng anot 
trong trường hợp này có giá trị rất nhỏ, tương đương với tốc độ ăn mòn vào khoảng 2mm/năm). 
Ở thế điện cực + 0,50V, mật độ dòng anot giảm tương đối đột ngột hàng ngàn lần do tạo thành 
màng oxyt Fè2O3 đặc sít. Tốc độ hòa tan của màng oxyt Fe2O3 trong axit được quyết định bởi 
tốc độ của phản ứng sau: 

O H H Ooxit dd( ) ( )
2

22− ++ →      (1.3) 

Phản ứng này là phản ứng hóa học bình thường không phụ thuộc vào thế điện cực. 

Màng oxyt gồm chủ yếu là Fe2O3 được tạo ra theo phản ứng: 
 2Fe + 3H2O → Fe2O3 + 6H+ + 6e    (1.4) 

Màng oxyt Fe2O3 rất mỏng, có độ dày khoảng 5İ, không nhìn thấy được. Nếu ở trạng thái 
thụ động mà dòng phân cực anot bị ngắt thì màng oxyt sẽ tan dần vào trong dung dịch axit và 
kim loại hoạt động trở lại ở điện thế hoạt hóa Flade ((F) (điện thế (F mang tên nhà hóa học 
người Đức nghiên cứu về thụ động của sắt). Thông thường thì (F trùng với (pø là thế điện cực 
bắt đầu thụ động khi phân cực anot. Ở điều kiện thụ động mà thế điện cực chuyển về phía 
dương hơn điện thế cân bằng của oxy Ĩ) thì sự oxy hóa của nước sẽ xảy ra: 

  2H2O → O2 + 4H+ + 4e 

Trong vùng điện thế đó cũng có thể xảy ra phản ứng anot: 

Fe → Fe3+ + 3e      (1.5) 

Không phải tất cả các kim loại đều bị thụ động theo kiểu của sắt trong môi trường axit, song 
người ta thường dùng sơ đồ đường cong thụ động của sắt để xem xét một vài tính đặc trưng 
(xem hình 1.3). 

 
Hình 1.3. Sơ đồ đường cong phân cực đối với kim loại 

 có khả năng bị thụ động khi phân cực anot. 

 
Hình 1.2. Đường cong phân cực anot  
của sắt trong dung dịch H2SO4 0,5M. 



Từ sơ đồ hình (1.3) có thể quan sát thấy vùng hoạt động, vùng thụ động và vùng quá thụ 
động của những kim loại bị thụ động khi phân cực anot. Các giá trị đặc trưng của đường cong 
phân cực đó là: Điện thế thụ động (p: Giá trị của nó phụ thuộc vào bản chất  kim loại, pH của 
môi trường và tuân theo phương trình (1.2) đối với Fe hay tổng quát cho một kim loại M theo 
phản ứng: 
           xM + yH2 O = MxOy   + 2ye + 2yH+.  

Điện thế (Me /oxit được tính: 

ϕM/oxit = ϕ Me oxit H

RT
F

C/ ln0 + +      (1.6) 

Hoặc: (Me/oxit =Ġ ở 250C                   (16a)      
Giá trị (Me/oxit thay đổi đối với từng kim loại. Ví dụ: 

   ϕ ϕ ϕCr oxitCr Ni oxitNi Fe oxitFe/ / /
0 0 0< <  

Mật độ dòng tới hạn icrit: Là giá trị cần thiết để chuyển kim loại vào trạng thái thụ động. 
Đồng thời icrit cũng phụ thuộc vào bản chất kim loại. Ví dụ trong dung dịch H2SO4 1N, icrit,Cr 
< icrit,Fe. Như vậy khi tạo hợp kim sắt với crôm thì hợp kim thu được sẽ dễ dàng chuyển vào 
trạng thái thụ động. Trên hình (1.4) biễu diễn đường cong thụ động của Cr và Fe 

 
 

 
Qua ví dụ trên ta thấy việc nghiên cứu đường cong phân cực sẽ cung cấp cho ta các thông 

số về cơ chế và tốc độ phản ứng của quá trình điện cực. 
2. Đặc điểm phản ứng điện hóa. 

Trong pin điện hay trong bình điện phân phản ứng trên anot là phản ứng oxy hóa, còn phản 
ứng trên catot là phản ứng khử. 

Các phản ứng oxy hóa và khử ở điện cực là những phản ứng di thể, vì nó diễn ra trên ranh 
giới pha kim loại dung dịch. Bất kỳ phản ứng điện cực nào cũng bao gồm hàng loạt giai đoạn nối 
tiếp nhau. Thoạt đầu các chất phản ứng từ trong lòng dung dịch chuyển đến bề mặt lớp điện 
kép và tham gia vào lớp điện kép, bằng khuyếch tán, đối lưu hay điện di.  

Giai đoạn tiếp theo là giai đoạn phản ứng điện hóa thuần túy. Giai đoạn này các ion tham 
gia vào lớp điện kép Helmholtz, khử vỏ hydrat và bị khử điện trên catot hay bị oxy hóa trên 
anot. 

Giai đoạn tiếp theo là giai đoạn tạo thành pha mới. Nếu là chất khí thì bao gồm ba giai đoạn 
như: Các nguyên tử kết hợp với nhau tạo thành phân tử sau khi hấp phụ lên bề mặt điện cực, 
các phân tử kết hợp nhau tạo thành bọt khí; các bọt khí thoát khỏi bề mặt điện cực. 

Nếu sản phẩm là chất rắn, ví dụ như kim loại thì giai đoạn ba là giai đoạn tạo thành mạng 
lưới tinh thể. Còn nếu ion là sản phẩm của phản ứng điện cực thì giai đoạn ba là giai đoạn 
chuyển ion vào lòng dung dịch. 

Theo quan điểm của động hóa học, giai đoạn chậm nhất sẽ là giai đoạn quyết định tốc độ 
toàn bộ quá trình. 

 
Hình 1.4. Söï khaùc nhau veà baûn chaát cuûa Cr vaø Fe  

khi chuùng ñöôïc phaân cöïc anot trong cuøng moät dung dòch axit. 



Nếu tốc độ phản ứng điện hóa diễn ra chậm nhất thì tốc độ chung của quá trình được xác 
định  bằng tốc độ phản ứng điện hóa. Động học của quá trình do tốc độ phản ứng điện hóa 
quyết định được gọi là động học điện hóa. 

Nếu giai đoạn khuếch tán diễn ra chậm nhất thì tốc độ chung của quá trình được xác định 
bằng tốc độ khuếch tán. Động học của quá trình do tốc độ khuếch tán quyết định được gọi là 
động học khuếch tán. 

3. Phân cực và quá thế. 
Sự phân cực điện cực là sự lệch thế điện cực khỏi thế cân bằng, khi đó dòng điện lưu thông 

qua mạch ngoài khác không. Độ phân cực là một hàm số nào đó của mật độ dòng điện anot hay 
catot. 

∆ϕ = ϕ - ϕcb = f(i) 

Tùy thuộc vào nguyên nhân đã gây ra sự lệch thế anot về phía dương, thế catot về phía âm 
mà người ta chia ra các loại phân cực sau: 

a. Sự phân cực nồng độ: 

Nguyên nhân sự phân cực nồng độ là do sự khuếch tán chậm các chất phản ứng gây ra sự  
kìm hãm tốc độ điện cực. Sự khuếch tán các chất phản ứng (cation, O2...) đến bề mặt catot, 
hoặc sự chuyển các anion (OH-, Cl-...) đến bề mặt anot, diễn ra chậm là cản trở lớn nhất và đã 
giới hạn tốc độ toàn bộ quá trình điện cực. Sự khuếch tán chậm các chất phản ứng đã gây ra sự 
phân cực nồng độ, vì thế phân cực nồng độ còn được gọi là quá thế nồng độ hay quá thế khuếch 
tán. 

b. Quá thế điện hóa: 

Quá thế điện hóa xuất hiện là do phản ứng giữa các tiểu phân với điện cực diễn ra chậm. Sự 
trao đổi điện tử giữa các tiểu phân với bề mặt điện cực gặp phải một trở ngại nào đó, thường là 
năng lượng hoạt động hóa của phản ứng cao. Người ta thường gọi giai đoạn nầy là giai đoạn 
phản ứng điện cực bị kìm hãm bởi giai đoạn chuyển điện tích. 

Ví dụ sự oxy hóa Fe diễn ra ở anot theo các giai đoạn sau đây: 
  1.  Fe + OH- → Fe(OH) + e 
  2.  Fe(OH)   → Fe(OH)+ + e 
  3.  Fe(OH)+  → Fe2+ + OH- 

Giai đoạn hai là giai đoạn có năng lượng hoạt hóa cao nhất, diễn ra chậm nhất, nên nó xác 
định động học của toàn bộ quá trình anot. 

c. Quá thế trong sự hình thành pha mới: 
Sự hình thành lớp tinh thể trên bề mặt điện cực, sự tạo thành bọt khí... Sự biến đổi hóa học 

sau giai đoạn điện hóa là những giai đoạn riêng diễn ra chậm, nên đã hạn chế tốc độ toàn bộ 
quá trình điện cực. 

d. Quá thế điện trở : (quá thế ohm) 
 Quá trình điện cực thường có kèm theo sự hình thành các lớp oxyt, bazơ hay muối khó tan, 

bám chặt vào bề mặt điện cực, ngăn cản phản ứng điện cực. Trong trường hợp phổ biến hơn 
điện trở cao của lớp dung dịch giữa hai điện cực đã làm xuất hiện một độ giảm thế ohm (IR). Ta 
có thể làm giảm hiệu ứng này bằng cách dùng mao quản Luggin-Haber (hình 1.1) có một đầu 
đặt sát bề mặt điện cực khảo sát. Tuy nhiên không thể triệt tiêu hoàn toàn điện trở thuần giữa 
điện cực nghiên cứu và đầu của mao quản Luggin-Haber. Giá trị điện thế rơi phụ thuộc mật độ 
dòng điện, độ dẫn điện của dung dịch và khoảng cách giữa điện cực nghiên cứu và mao quản. 
Điện thế rơi tuân theo định luật Ohm. Điện thế rơi có giá tri đáng kể khi mật độ dòng lớn và độ 
dẫn điện của dung dịch thấp. Điện thế rơi làm tăng phân cực, làm lệch đường Tafel.  

Quá thế điện hóa, quá thế hình thành pha mới, quá thế điện trở trong đa số trường hợp tập 
trung trên ranh giới điện cực dung dịch. Còn phân cực nồng độ lại xảy ra trong trong lớp khuếch 
tán  là hậu quả của sự khuếch tán chất  phản ứng diễn ra chậm. 

Quá thế điện hóa ngoài sự phụ thuộc mật độ dòng điện, còn phụ thuộc vào bản chất, trạng 
thái bề mặt điện cực, bản chất  chất tham gia phản ứng, nhiệt độ, nồng độ chất phản ứng 
vàthành phần dung dịch, còn phân cực nồng độ hay quá thế khuếch tán phụ thuộc vào mật độ 
dòng điện và các yếu tố ảnh hưởng đến tốc độ khuếch tán chất phản ứng. 

4. Đường cong phân cực catot. 
Đường cong phân cực catot mô tả tốc độ khử  các chất phản ứng phụ thuộc vào thế điện 

cực. Có thể sử dụng phương pháp potentiostatic hay ganvanostatic để xây dựng đường cong 
phân cực catot (hình 1.5). 

 



 

 
 

 

 
 

 
 

 
Hình 1.5.Đường cong phân cực catot. 

 
Trên đường cong này có thể chia làm ba miền: 

    - Miền động học điện hóa, 

    - Miền động học hỗn hợp, 

    - Miền động học khuếch tán. 

Khi lệch khỏi thế cân bằng (cb một ít quá trình tuân theo quy luật động học điện hóa. Ở đây 
thường quan sát thấy có sự phụ thuộc tuyến tính giữa (k vào lgik theo phương trình Tafel: 

ϕK = a + blgiK 

Càng phân cực catot tốc độ phản ứng càng tăng, sự chênh lệch nồng độ chất phản ứng ở bề 
mặt điện cực và trong dung dịch càng lớn, đến một giá trị nào đó của thế, tốc độ khuếch tán đạt 
đến giá trị giới hạn. Tại đó dù có thay đổi thế điện cực về phía âm bao nhiêu, tốc độ phản ứng 
cũng không thay đổi, mật độ dòng catot ở điều kiện giới hạn này được gọi là dòng giới hạn catot 
il.. 

 
 

 
 

 

 
 

 
 

 
 

 
 

 

 
 

 
 

 
 

 
 

 

 
 

 
 



 
Chương II 
 
TỐC ĐỘ PHẢN ỨNG ĐIỆN HÓA, SỰ PHÂN CỰC ĐIỆN HÓA 
 
I. CÁC BIỂU THỨC ĐỐI VỚI TỐC ĐỘ PHẢN ỨNG ĐIỆN HÓA. 

Chúng ta xét trường hợp phân cực điện cực kim loại nhúng trong dung dịch muối của nó 
bằng nguồn điện ngoài. Giả sử dung dịch không chứa chất oxy hóa nào khác, không có sự hấp 
phụ điện cực, quá trình khuếch tán là đủ nhanh. 

Tốc độ tan của kim loại quan sát được trên đồng hồ ampe kế là hiệu của tốc độ quá trình 
anot ia và quá trình catot ik 

iA = ia - ik          (2.1) 
 Tương tự ta có tốc độ khử ion trên catot: 
   iK = ik - ia            (2.2) 
 Trong điều kiện cân bằng: 

  iK = iA = 0 
   ik = ia = i0           (2.3) 
 Chúng ta khảo sát chi tiết phản ứng điện cực: 

M → M2+ + 2e 
 Giả thiết các phản ứng thành phần là những phản ứng đơn phân tử. Theo động hoá học, 
tốc độ quá trình anot: 

   Va = ia = k1a0. e
E

RT
a−

       (2.4) 
 Theo quy ước hoạt độ kim loại nguyên chất bằng đơn vị: 
      a0 = 1 

Nên     Va = ia = k1Į      (2.5) 
 Tương tự tốc độ quá trình catot: 

    VK = ik = k2.C e
E

RT
k

' .
−

       (2.6) 

  Ea, Ek là năng lượng hoạt động hóa của các phản ứng anot và catot. 

  k1, k2 là hằng số tốc độ phản ứng anot và catot 

 ĉ là nồng độ cation trực tiếp tham gia phản ứng, giữa nồng độĠvà nồng độ trung bình của 
dung dịch C liên hệ với nhau theo định luật thống kê Boltzman. 

    C'  = C. e
F
RT

−⎛
⎝⎜

⎞
⎠⎟

2 1ψ

 ( z = 2 )      (2.7) 
  (1 là thế khuếch tán của lớp điện kép.  

 Các phương trình (2.4) và (2.6) là những phương trình động học bình thường. 

 Từ thực nghiệm đã chứng tỏ tốc độ phản ứng điện hóa thay đổi cùng với sự thay đổi thế 
điện cực. Sự dịch chuyển thế điện cực khỏi giá trị cân bằng làm cho năng lượng hoạt hóa của 
phản ứng điện cực thay đổi, dẫn đến tốc độ phản ứng điện cực thay đổi. 

 Nếu chúng ta tìm thấy mối quan hệ giữa năng lượng hoạt động hóa Ea, Ek vào độ chuyển 
dịch thế khỏi thế cân bằng thì nhờ phương trình (2.4) và (2.6) ta có thể xác định được sự phụ 
thuộc giữa ia và ik vào ((.  Để làm điều này chúng ta sử dụng lại giản đồ năng lượng đã trình 
bày ở chương V (hình 5.2). 
 Trên hình 2.1 trình bày sơ đồ biến đổi năng lượng của các ion kim loại khi chuyển chúng từ 
bề mặt điện cực vào dung dịch và ngược lại. 



Trên hình 2.1 ta thấy : 
 Đường mm là bề mặt kim loại điện cực 
 ll là tâm những ion bị solvat hóa ở khoảng 
gần bề mặt điện cực nhất ((0) 
 Đường cong 1,1,1 mô tả trạng thái đầu khi 
điện cực vừa nhúng vào dung dịch. Lớp điện kép 
chưa hình thành. 
 Đường cong 2,2,2 mô tả trạng thái cân 
bằng, ở đó tốc độ chuyển ion từ kim loại vào 
dung dịch và ngược lại là bằng nhau. Lớp điện 
kép đã được tạo thành. 
 Để đơn giản chúng ta giả thiết rằng khi 
chuyển từ trạng thái 1,1,1 sang trạng thái 2,2,2 
các điểm ứng với mức năng lượng trung bình của 
cation trên bề mặt kim loại và trong dung dịch, 
dịch chuyển trên những khoảng cách bằng nhau, 
vì thế các đường cong năng lượng 1,1,1 và 2,2,2 
có độ dốc như nhau. 

 Độ lớn công chuyển thuận nghịch 1mol ion kim loại vào dung dịch ứng với khoảng A trên 
hình 2.1 chính bằng hiệu thế năng của cation trên bề mặt điện cực và thế năng cation bị solvat 
hóa nằm cách bề mặt điện cực một khoảng (0. Các ion nằm trên bề mặt Helmholzt chịu tác 
dụng một thế: 
    ψcb = ϕa - ψ1 
    (cb thế phần đặc Helmholtz 
   (a thế của toàn bộ lớp điện kép 
   (1 thế phần khuếch tán lớp điện kép 
 Công Amax = ZF(cb. Chấp nhận rằng khi chuyển 1mol ion kim loại ra dung dịch thì năng 
lượng trung bình ion trong kim loại giảm xuống một giá trị bằng đúng giá trị năng lượng trung 
bình 1mol ion trong dung dịch được nâng lên, vì thế:  

0,5A = 0,5ZFψcb. 

 Giá trị (cb phụ thuộc bản chất kim loại, nồng độ ion kim loại trong lớp điện kép. Nếu nồng 
độ ion kim loại trong lớp điện kép thay đổi thì (cb sẽ thay đổi theo. 
 Khi phân cực anot kim loại, ion kim loại tan ra. Đường cong 3,3,3 trên hình ứng với trạng 
thái này. Hiệu thế năng giữa các cation kim loại trên bề mặt điện cực và trong dung dịchĠ = 
ZF(, đồng thời  Ġ< Amax và ( ( (cb. 
 Từ hình 2.1 ta có: 
    Ea = E0 - α A'  = E0 - αZFψ 

  Ek = E0 + Ĩ = E0 + (ZF(      (2.8) Ở đây (, ( là một phần 
côngĠ (( + ( = 1) 
 Từ biểu thức (2.8) ta thấy năng lượng hoạt động hóa Ea, Ek gồm hai phần: 
 - Phần không đổi E0 
 - Phần thay đổi theo thế  - (ZF(   và  + (ZF( 
 Biết rằng thế chung của lớp điện kép    (a = ( + (1           (2.9) 
 Ở đây ( là thế phần đặc Helmholtz của lớp điện kép. 
 (1 là thế phần khuếch tán của lớp điện kép. 
 Từ (2.9) ta có ( = (a - (1 thay biểu thức này vào (2.8) ta thu được: 

Ea = E0 - αZF(ϕa - ψ1) 
   Ek = E0 + βZF(ϕa - ψ1)                (2.10) 
 Giá trị tuyệt đối của bước nhảy thế (a trên ranh giới điện cực - dung dịch là không thể đo 
được. Thuận lợi hơn người ta không biểu thị năng lượng hoạt hóa Ea và Ek theo (a mà theo độ 
chuyển dịch thế khỏi giá trị cân bằng  đo theo thế điện cực tiêu chuẩn hydro. 
 Ta đặt        (a = ( + const 
 Ở đây ( là thế đo theo thế tiêu chuẩn hydro và ((a = (( 
 Ở điều kiện cân bằng (a(cb) = (cb + const 
        ϕ = ϕcb + ∆ϕ 
 Vì vậy      (a = (cb + (( + cons       (2.11) 
 Đặt biểu thức (2.11) vào (2.10) ta có: 
  Ea = E0 - α(ϕcb + ∆ϕ - ψ1)ZF - αZFconst 
  Ek = E0 + β(ϕcb + ∆ϕ - ψ1)ZF + βZFcons        (2.12) 
 Vì   ϕcb + ∆ϕ = ϕ 

 
Hình 2.1. Söï bieán ñoåi naêng löôïng ion  

khi  phaân cöïc anot. 



 Nên  Ea = E0 - ((( - (1)ZF - (ZFconst 
    Ek = E0 + β(ϕ - ψ1)ZF + βZfconst       (2.13) 
 Các biểu thức (212) và (2.13) là những dạng khác nhau của cùng một phương trình biểu 
thị sự phụ thuộc năng lượng hoạt hóa phản ứng điện cực vào thế điện cực. Các thế này là thế đo 
theo thế tiêu chuẩn hydro. 
 Đặt giá trị (2.12) và (2.13) vào các phương trình (2.5) và (2.6) ta sẽ tìm thấy sự phụ 
thuộc giữa ia và ik vào thế điện cực : 
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 Và    ik =Ġ 

  ik= 

( )

k C e e e
E

RT
ZFconst

RT

ZF
RT

cb

2

0 1

. ' . . .
−⎛

⎝⎜
⎞
⎠⎟

−⎡
⎣⎢

⎤
⎦⎥

−
+ −⎡

⎣
⎢

⎤

⎦
⎥

β β ϕ ϕ ψ∆

       (2.15) 
 Nếu đặt  K1 =Ġ 
 Và    K2 =Ġ 
 Thì từ (2.14) ta có: 

ia = K1

( )

e
cb ZF

RT
+

+ −⎡

⎣
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⎤

⎦
⎥

α ϕ ϕ ψ∆ 1

              
 (2.16) 

 Vì ϕcb + ∆ϕ = ϕ  
 Nên :  ia = Kı                       
 (2.17) 
 Trong điều kiện cân bằng (cb = const, nên từ (2.6) ta có: 

           ia = K1
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e
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            ia =  K1
0    
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e
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RT
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⎣
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⎦
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α ϕ ψ∆ 1

            (2.18) 
 Đối với quá trình catot ta có: 

           ik = K2
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                 (2.19) 

        ik  = K2
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K C e
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RT
2
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⎦
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                  (2.20) 
 Ở đây ĉ 
 Biết  ( = (cb + (( 
 Nên từ (2.19) ta có: 

            ik = 

( )

K C e
ZF

RT
2

1
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⎣
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⎤

⎦
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β ϕ ψ

                 (2.21) 
 Các biểu thức từ (2.14) đến (2.21) là những biểu thức khác nhau của phương trình động 
học điện hóa. 

II. PHƯƠNG TRÌNH NERNST RÚT RA TỪ PHƯƠNG TRÌNH ĐỘNG HỌC ĐIỆN HÓA. 
 Ở trạng thái cân bằng (( =0, thay các giá trịĠ vào (2.19) và sau khi chú ý các 
phương trình trên ở điều kiện cân bằng:  
       ia = ik  

Từ các phương trình (4.6) và (4.19) ta có: 

  ia = ik = K1

( )

.e
cb ZF

RT
+

−⎡

⎣
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α ϕ ψ 1
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Sau khi logarit hóa ta được: 

 lnK1 + 
( )α ϕ ψcb ZF

RT
− 1 = lnK2 + lnC 

( )
−

−
−

β ϕ ψ ψcb ZF
RT

ZF
RT

1 1  

  (α + β)ϕcb = 
RT
ZF

K
K

ln 2

1

+ (α + β)ψ1 - ψ1 + 
RT
ZF

Cln  

Chấp nhận ( + ( = 1 



    ϕcb = 
RT
ZF

K
K

ln 2

1

+ ψ1 - ψ1 +
RT
ZF

Cln  

 Biết     Ĩ= Kcb 
 Nên   (cb =Ġ 

     ϕcb = ϕ0 + 
RT
ZF

Cln           (2.22) 

 Biểu thức (2.22) hoàn toàn trùng với phương trình Nernst rút ra bằng con đường nhiệt 
động. 

III. ĐƯỜNG CONG PHÂN CỰC 
 Từ các phương trình (2.8) và (2.21) nếu chấp nhận (1= 0 thì ta có: 

  ia = K1

( )

.e
ZF

RT
+

−⎡

⎣
⎢

⎤

⎦
⎥

α ϕ ψ 1

= K1 .e
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⎤
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αϕ

          (2.23) 

ik = K2

( )

C e
ZF

RT' .
−

−⎡

⎣
⎢

⎤

⎦
⎥

β ϕ ψ 1

= K2C .e
ZF

RT
−⎡
⎣⎢

⎤
⎦⎥

βϕ

                    (2.24) 
 Với  ĉ= C  
 Đối với quá trình catot tốc độ phóng điện sẽ vượt quá tốc độ ion hóa và dòng điện lưu 
thông sẽ được xác định: 
      iK =  ik  - ia  

 Từ các biểu thức (2.23)và(2.24) ta có: 

     i i i i e eK k a

ZF
RT

ZF
RT= − = −

⎛

⎝
⎜

⎞

⎠
⎟

− +

0

βϕ αϕ

               (2.25) 

 Trong trường hợp tốc độ oxy hóa vượt quá tốc độ khử tương tự  như trên ta có: 

  i i i i e eA a k

ZF
RT

ZF
RT= − = −

⎛

⎝
⎜

⎞

⎠
⎟

+ −

0

αϕ βϕ

                 (2.26) 

 Các phương trình (2.25) vàø (2.26) là phương trình Volmer-Butler về phản ứng điện cực. 
Chúng là phương trình cơ bản trong động học quá trình điện cực, nó cho biết mối quan hệ giữa 
mật độ dòng i, độ phân cực điện cực và nồng độ các cấu tử phản ứng ở điện cực. 
 Các phương trình (2.23), (2.24), (2.25) và (2.26) là các phương trình đường cong phân 
cực catot, anot được trình bày trên hệ tọa độ vuông góc (hình 2.2). Đồ thị là hệ các đường cong 
phân cực, nó dùng để khảo sát ảnh hưởng sự biến thiên các tham số khác nhau lên phương 
trình trên.  
 Các điều kiện giới hạn: 
    ϕ = - ∞     thì ia = 0,  ik = + ∞ 
    ( = 0  ia = K1 còn ik = K2C 
    ( = + (  ia = + ( còn ik = 0 
 Các đường cong ia và ik trên hình 2.2 là đường cong phân cực riêng còn đường cong iA và 

iK là đường cong tổng cộng. 
 Ở  ( = (cb thì  ia = i0 = ik 
 Tại (cb chia giản đồ làm hai phần. Phần 
phía phải thế cân bằng ia > ik tốc độ oxy hóa 
kim loại chiếm ưu thế  iA = ia - ik. Phần phía trái 
thế cân bằng ik > ia và tốc độ khử ion chiếm ưu 
thế  iK = ik - ia. 
 Điểm uốn đường cong tổng sẽ nằm ở gốc 
tọa độ nếu hệ số động học (= ( = 0,5.Trong 
trừơng hợp khác với 0,5 điểm uốn sẽ chuyển 
khỏi gốc tọa độ.  

 

 

 

 Hình 2.2. Heä ñöôøng cong phaân cöïc anot, 
catot vaø ñöôøng cong phaân cöïc chung. 



 

IV. PHƯƠNG TRÌNH ĐƯỜNG CONG PHÂN CỰC RIÊNG. 

 Khi phân cực anot đủ lớn ia > ik thì từ (2.18) và (2.20) ta có: 

  ia = 
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K e
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1
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            (2.27) 

  ik = K0
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⎦
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                   (2.28) 
 Nếu chấp nhận (1 = 0 vàĠ 
  logarit hóa (2.27) và (2.28) ta được: 

  lnia = ln K ZF
RT1

0 +
α ϕ∆

 

  ∆ϕ = − +
RT

ZF
K RT

ZF
iaα α

ln ln1
0  

  ∆ϕ = a + blgia                     (2.29) 
Ở đây  a Ľ 

    b = 
2 303 0 059, ,RT

ZF Z
tg

α α
α= =  

 Một cách tương tự từ phương trình (2.28) ta có: 

-∆ϕ = − − +
RT

ZF
K RT

ZF
C RT

ZF
ikβ β β

ln ln ln2
0  

-∆ϕ = a + blgik                    (2.30) 
 Ở đây   a =Ġ 

    b = 
2 303 0 059, ,RT

ZF Z
tg

β β
α= =  

 Sau khi xác định thực nghiệm giá trị b = tg(, nếu biết hóa trị Z ta có thể xác định được ( 
 và (. Thực nghiệm cho thấy: 
      α = β = 0,5 
 Trong trường hợp ( = ( = 0,5 ta có b = 0,118/Z. Hệ số b tỉ lệ nghịch với Z. Cần nhấn 
mạnh Z là số điện tử tham gia vào quá trình sơ cấp. 

V. SỰ PHỤ THUỘC GIỮA TỐC ĐỘ PHẢN ỨNG ĐIỆN CỰC VÀO THẾ Ở GẦN THẾ CÂN 
BẰNG. 
 Khi phân cực anot iA = ia - ik 
 Sau khi sử dụng phương trình (4.6) và (4.19) ta có: 
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Một cách tương tự khi phân cực catot: 
          iK = ik - ia  
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Từ điều kiện cân bằng ((  = 0 và ia = ik = i0, ta có 
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 Từ các biểu thức (2.31) và (2.33) ta có: 
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 Các phương trình (2.34) và (2.35) là phương trình Volmer-Butler. Khi (( rất nhỏ tức (( << 
RT thì từ (2.34) và (2.35) ta có: 
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 ( )i i ZF
RT

ZF
RT

i ZF
RTK = − − +⎛

⎝⎜
⎞
⎠⎟

⎡

⎣
⎢

⎤

⎦
⎥ = − +0 01 1β ϕ α ϕ α β ϕ∆ ∆ ∆

 

  i i ZF
RTK = − 0

∆ϕ
                     (2.37) 

 Các phương trình (2.36) và (2.37) cho thấy sự phụ thuộc giữa thế và mật độ dòng có tính 
tuyến tính,  càng tuyến tính nếu (( càng nhỏ. Các phương trình (2.36) và (2.37) có thể được 
biểu thị dưới một dạng khác: 

      ∆ϕ =
i
i

RT
ZF

A

0

              (2.38)  

-∆ϕ =
i
i

RT
ZF

K

0

                     (2.39) 

 Ở trong khoảng thế gần thế cân bằng sự phụ thuộc giữa (( và i là sự phụ thuộc tuyến tính. 
 (( tỉ lệ  nghịch với dòng trao đổi. 
 Đối với các hệ ox - red có i0 rất lớn thì (( rất nhỏ, tức điện cực ít bị phân cực. 
 Ngược lại đối với hệ ox - red có i0 rất nhỏ thì (( càng lớn, tức điện  cực bị phân cực càng 
mạnh.  

 
Hình 2.3. Đường cong phân cực tổng của hai phản ứng điện cực đơn 

 có mật độ dòng điện trao đổi lớn và nhỏ 
 

 
 

 
 

 

 
 



Chương III 
 

ĐỘNG HỌC CÁC QUÁ TRÌNH KHUẾCH TÁN 
 
 

1. Một số khái niệm, định luật Fick thứ nhất và thứ hai. 

 Trong quá trình tinh chế đồng bằng điện phân, điện đồng (Cu) làm catot ion Cu2+ bị khử 
kết tủa lên bề mặt điện cực Cu nguyên chất, còn ở anot đồng thô không nguyên chất tan ra. Do 
ion Cu2+ ở sát bề mặt điện cực bị khử, nồng độ của nó giảm xuống, còn nồng độ Cu2+ ở sát bề 
mặt anot tăng lên. 
 Nếu gọi C0 là nồng độ Cu2+ trong dung dịch (nồng độ Cu2+ trung bình) và Ck là nồng độ 
Cu2+ ở lớp sát catot. 
 Ta có: C0 - Ck > 0 
 Tỉ số ĉlà gradien nồng độ. Ở đây ( là bề dày lớp khuếch tán. Trên hình (3.1) trình bày sơ 
đồ sự phân bố nồng độ anion và cation ở lớp gần catot theo phương pháp tuyến x.   
 Trên hình 3.1 ( là chiều dày tổng cộng của lớp điện kép. Chỉ những ion tham gia vào lớp 
điện kép sau khi khử bỏ vỏ hydrat mới tham gia vào quá trình điện cực. Bề mặt điện cực tích 
điện âm. Đường cong Ck mô tả sự giảm nồng độ cation theo khoảng cách, còn Ca mô tả sự tăng 
nồng độ anion theo khoảng cách, tại điểm a nồng độ anion bằng nồng độ cation bằng C nhưng 
nồng độ này nhỏ hơn nồng độ trung bình của dung dịch C0 tại điểm b. 
 

 Từ điểm b trở vào tới điểm a là miền khuếch tán. 
 Giữa tốc độ khuếch tánĠvà gradien nồng độĠ liên hệ 
với nhau bởi định luật Fick thứ nhất: 

dc
S dt

D dc
dx.

= −    (3.1) 

  
Ở đây S là tiết diện chính, D là hệ số khuếch tán, dc là 

số mol ion qua tiết diện S sau thời gian dt. 
 Ta có thể thay: Ġ 
 Vì C và x biến thiên ngược chiều nênĠ< 0. 
 Tốc độ khuếch tán là một đại lượng dương nên biểu 
thức (3.1) phải đặt dấu trừ ở trước. 
 Nếu  các tham số của quá trình điện phân như cường 
độ dòng, tốc độ khuấy trộn, nhiệt độ ... được giữ cố định 
thì qua một thời gian nhất định nồng độ chất phản ứng ở 
miền khuếch tán sẽ ổn định, khi đó thì dc/dt = 0. 

 Trạng thái dc/dt = 0 là trạng thái dừng hoặc trạng thái khuếch tán ổn định, c là nồng độ 
chất khuếch tán có trong miền khuếch tán. Giữa dc/dt và gradien nồng độ dc/dx có mối liên hệ 
với nhau theo định luật Fick thứ hai: 

∂
∂

∂
∂

c
t

D c
x

i
i

i=
2

2  

 Nếu khuếch tán ổn địnhĠ= 0, nênĠ= const. 
 Để cho quá trình khuếch tán ổn định ta cần loại trừ sự đối lưu và hiện tượng điện di. 
 Để tránh sự đối lưu người ta tiến hành thí nghiệm trong ống mao quản có chiều dài (, ở 
bên ngoài ống dung dịch khuấy với tốc độ không đổi (hình 3.2). 
 Nhằm loại trừ sự điện di của chất phản ứng người ta thường cho thêm vào dung dịch một 
chất điện giải trơ như KCl không tham gia phản ứng ở điện cực và dẫn điện tốt. Chất điện giải 
trơ hay còn gọi là chất điện giải nền có nồng độ lớn hàng trăm hay hàng chục lần nồng độ ion 
phản ứng. 

2. Phương trình phân cực nồng độ với điện cực rắn. 

 Ta trở lại trường hợp tinh chế đồng bằng điện phân ở trên. Khi chưa có dòng điện qua 
dung dịch I = 0, thì thế điện cực cân bằng là: 

    ϕ = ϕ0 + 
RT
F2

lnC0 

 Hay   ϕ = ϕ0 + 
RT
F2

lnC
Cu2
0

+          (3.2) 

 
Hình 3.1. Sự phân bố ion. 



 Trong điều kiện điện phân: 

ϕ1 = ϕ0 + 
RT
F

C
Cu
S

2 2ln +       

   (3.3) 
ĉ là nồng độ ion Cu2+ ở lớp điện kép khuếch 
tán. 
 Đối với catotĠ 
 Đối với anot Ġ 
 Từ (3.2) và (3.3) ta có: 

∆ϕ = ϕ1 - ϕ = 
RT
F

C
C

S

2 0ln     

   (3.4) 
  Biểu thức (3.4) cho thấy đối với sự phân cực anot ((a >0 còn phân cực catot ((k<0. 
  Theo định luật Fick thứ nhất ta có: 

   
dc

S dt
D C CS

.
=

−0

δ
        (3.5) 

 Ở đâŹ là lượng mol ion qua một đơn vị tiết diện chính trong đơn vị thời gian. 
 Nếu nhân hai vế của phương trình (3.5) với một điện lượng ZF ta được: 

   ZF dc
S dt

i ZFD C C
k

S

.
= =

−0

δ
     (3.6) 

 Trong trường hợp giới hạn CS = 0 ta thu được igh 

   igh = 
ZFDC0

δ
             (3.7) 

 Chia (3.6) cho (3.7) ta có: 

   
i
i

C
C

k

gh

S

= −1 0                  (3.8) 

   
C
C

i
i

S
k

gh
0 1= −             (3.9) 

  Thay giá trịĠ vào (3.4) ta có: 

  ∆ϕk = 
RT
ZF

i
i

k

gh

ln 1−
⎛

⎝
⎜⎜

⎞

⎠
⎟⎟             (3.10) 

Phương trình (3.10) biểu thị mối quan hệ giữa ((k và mật độ dòng catot ik 
 Thuận lợi hơn người ta sử dụng phương trình (3.10) dưới dạng: 

    ik = igh(1 - e
ZF
RT K∆ϕ

)   
        (3.11) 
 Từ (3.11) ta rút ra các trường hợp giới hạn sau: 
    ∆ϕk = 0  thì  ik = 0 
    ((k rất âm thì  ik ( igh 
 Còn ((k rất nhỏ (((k( << RT 

   ik = igh(1 -1 -
ZF
RT

∆ϕk) =  -
ZF
RT

∆ϕkigh 

   -∆ϕk = 
RT

ZFi
i

gh
k       

        (3.12) 
 Ở điều kiện điện phân nhất địnhĠ là không đổi, 
đóng vai trò như một điện trở phân cực, và ik phụ 
thuộc một cách tuyến tính vào ((k. 
 Trên hình (3.3) trình bày đường cong biểu diễn dự phụ thuộc ik vào ((k theo phương trình 
(3.12). 

 
Hình 3.2. Sơ đồ dụng cụ thí nghiệm  
để tránh sự đối lưu khi điện phân. 

 
Hình 3.3. Sự phụ thuộc giữa ((K và 

iK. 



  

3. Phương trình phân cực nồng độ khi oxy hóa anot kim loại. 

Trong quá trình mạ điện niken, kẽm, đồng,... anot là những tấm kim loại Ni, Zn, Cu,... khi 
có dòng điện chạy qua hệ điện phân ở catot kim loại kết tủa còn ở anot kim loại tan ra: 
     M - 2e → M2+            (a) 
 Nếu như phản ứng oxy hóa anot (a) có năng lượng hoạt động hóa nhỏ, phản ứng (a) diễn 
ra nhanh thì sự thay đổi dòng anot iA (tốc độ tan anot kim loại) theo thế (a được xác định chủ 
yếu qua sự phân cực nồng độ, tức phụ thuộc vào tốc độ chuỵển  các ion kim loại ở bề mặt anot 
vào lớp sâu trong dung dịch. 
 Giả sử sự chuyển ion từ bề mặt anot vào sâu trong dung dịch thực hiện bằng khuếch tán 
biểu thị dòng id và bằng điện di biểu thị bằng im, ta có: 

iA = id + im  (3.13) 
 Dòng điện di im tỉ lệ với dòng anot iA, số vận tải cation nK và độ dẫn điện riêngĠ 
 Tức   im = iA.nKĮ           (3.14) 
  ( là độ dẫn điện riêng của muối kim loại điện phân, 
 ĉ là độ dẫn điện riêng của chất điện giải nền. Còn dòng khuếch tán id: 

   id = ( )ZFD a aM Mδ
2 2

0
+ +−            (3.15) 

 Từ các phương trình (3.13) và (3.14) ta có: 

    id = iA - im = iA(1 - nK
χ

χ χ+ '
) 

  iA = ( )ZFD

n
a a

K

M M

δ χ
χ χ
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2 2
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⎠
⎟

−+ +

'

         (3.16) 

 Ở đây ( là độ dày lớp khuếch tán, phụ thuộc vào các điều kiện thủy động của lớp dung 
dịch miền khuyếch tánĬ là hoạt độ M2+ sát điện cực vàĠ là hoạt độ M2+ sâu trong dung dịch,Ġ 
 Nếŵ    thìĠ = 0   và iA sẽ là: 

  iA = ( )ZFD a aM Mδ 2 2
0

+ +−                   (3.17) 

 Phương trình (3.16) cho thấy khũ thì dòng anot được xác định chủ yếu do khuếch tán. Ở 
trạng thái cân bằng: 

     ϕ = ϕ0 + 
RT
ZF

aMln 2+  

 Từ đó ta có : 

    
( )[ ]

a e
M

ZF
RT

2

0

+ =
−ϕ ϕ

                  (3.18) 

 ThayĠ từ (3.18) vào (3.16) và sau khi logarit hóa ta thu được biểu thức sau: 

  ϕ = ϕ0 + 
RT
ZF

i
ZF
n X

D aA
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M
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δ

         (3.19) 

 Ở đây ĉ 
 Nếu quá trình trên là quá trình anot trong một pin điện ăn mòn, với thể tích dung dịch đủ 
lớn, thực tế nồng độ ion kim loạiĠ= 0 và phương trình (3.19) có dạng: 

  ϕ = ϕ0 - 
RT
ZF

ZF
n X

D RT
ZF

i
K

Aln
.

. ln
1−
⎛
⎝
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⎞
⎠
⎟ +

δ
              (3.20) 

 Đối với một hệ kim loại, dung dịch nhất định ta có: 

  ϕ = const + 
RT
ZF

iAln               (3.21) 

 Với     (0 -Ġ= const 

 Chuyển sang logarit thập phân, phương trình (3.21) có dạng: 



   ϕ = const + 
0 059, lg

Z
iA              (3.22) 

 Phương trình (3.22) cho thấy rằng trong trường hợp phân cực nồng độ anot thuần túy 
cũng có sự phụ thuộc tuyến tính giữa ( vàølgiA dưới dạng phương trình TafeŬ. Đối chiếu với 

phương trình Tafel ta thấy số hạng đứng trước logarit không chứa thừa số động học. 

Về thực nghiệm người ta đã quan sát được sự phụ thuộc tuyến tính của thế vào logarit mật 
độ dòng trong trường hợp phân cực anot Cu trong dung dịch CuCl với hệ số góc 0,06V, điều này 
phù hợp với phương trình (3.22) khi Z= 1. Thực tế đã xác nhận khi phân cực anot iA đạc được 
giá trị giới hạn, thế anot tăng là do có sự tạo ra một lớp CuCl có điện trở thuần rất cao (hình 
3.4). 
4. Sự phân cực nồng độ oxy O2 hòa tan  trên   catot trơ. 

 Oxy là chất oxy hóa rất phổ biến gây ăn mòn kim loại, có thể tham gia vào quá trình khử 
trên catot. Khí O2 không dẫn điện, chỉ chuyển đến bề mặt catot bằng con đường khuếch tán. 
 Giả sử sự khử oxy trên catot Ag theo sơ đồ sau:   

1. O2  + e → O2
- 

       2. O2
- + H+ → HO2           (a) 

    3. HO2 + e → HO2
- 

    4. HO2
- + H+ → H2O2 

    5. H2O2 + e → OH- + OH 
    6. OH + e → OH- 

 Nếu cộng tất cả các giai đoạn trên ta sẽ có phương trình: 
    O2 + 4e + 4H+ → 2H2O          (b) 
 Thực nghiệm đã chứng tỏ giai đoạn một xảy ra chậm nhất và xác định động học của toàn 
bộ quá trình. Phương trình tốc độ iK: 

  iK = K. a eO

F
RT

2
.

−⎛
⎝⎜

⎞
⎠⎟

βϕ

    Z =1                 (3.23) 

 Chấp nhận ( = + 0,5 và logarit hóa phương trình trên ta có: 

  ϕ = 
2 2 2

2

RT
F

K RT
F

a RT
F

iO kln ln ln+ −         (3.24) 

 Thế cân bằng oxy rút ra từ phản ứng (b): 

  ϕ ϕO
cb O

OH

RT
F

P
a2

20
44

= +
−

ln                (3.25) 

 Biết ĉ, ở đây KW là tích số ion của H2O 
 Nên phương trình (3.25) có thể viết:     

  ϕ ϕO
cb

O H W
RT
F

P RT
F

a RT
F

K
2 2

0

4
= + + −+ln ln ln        (3.26) 

 Quá thế oxyĠ= ((K =Ġ 
 Từ (3.24) và (3.26) ta có: 

 
Hình 3.4. Đường cong phân cực anot 

ganvanostatic đối với Cu trong dung dịch  
0,5 NaCl. 

 1. Trong dung dịch 0,5 N NaCl,  
2.Trong dung dịch CuCl bão hòa. 



  ηO2
= ∆ϕK = ϕ0 + 
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P RT
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KO H W4 2
ln ln ln+ −+ - 

  − − +
2 2 2

2
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F

K RT
F

a RT
F

iO kln ln ln          (3.27) 

 Đây là phương trình quá thế chung của oxy phụ thuộc vào mật độ dòng catot iK, nồng độ 
oxy aO2

, ñoä pH cuûa dung dòch vaø nhieät ñoä. Phöông trình (3.27) coù theå bieåu thò döôùi 

daïng khaùc đơn giản hơn như sau: 
 Ở trạng thái ổn định dòng catot iK bằng dòng khuếch tán id: 

  iK = id = 
ZFD a aO Oδ

( )
2 2

0 −            (3.28) 

 Ở đây ( là độ dày lớp khuếch tán,Ġ là hoạt độ trung bình của oxy và hoạt độ oxy trên bề 
mặt catot. 
  Ở trạng thái giới hạnĠ= 0, ta tính được dòng giới hạn igh : 

   igh = 
ZFD aOδ 2

0              (3.29)  

 Chia (3.28) cho (3.29) biến đổi ta thu được: 
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 ThayĠ ở (3.30) vào (3.27) và gộp các đại lượng không đổi thành một hằng số chung = 
const, ta có: 

∆ϕK = const+
RT
F

P RT
F

aO H4 2
ln ln+ + − +

2 2
2

RT
F

a RT
F

iO Kln ln  

Giả sử dung dịch có pH không đổi (do sử dụng chất đệm) và áp suất riêng phầnĠkhông đổi, 
phương trình này có dạng đơn giản sau: 
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 Ở 250C phương trình này có thể viết: 

 ∆ϕK = ηO2
= const + 0,181lgiK - 0,18ln 1−

⎛
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        (3.31) 

 Từ phương trình (3.31) ta nhận thấy: 
 Nếu  igh >> iK  chúng ta có số hạng Ġ 
 Và   ((K =Ġ= const + 0,181lgiK         (3.32) 
 Đây là phương trình Tafel, ứng với sự phân cực thuần túy điện hóa. Phản ứng với tốc độ iK 

rất nhỏ, sao cho nồng độ oxy Ĩ) ở bề mặt điện cực luôn luôn bằng nồng độ oxy trung bình aO2

0 . 

 Nếu ik = igh   thì   ((K = ĭ ở đâyĠ= 0 
 Còn nếu 0 ļ<Ġ có sự phân cực nồng độ và điện hóa hỗn hợp (miền hỗn hợp). 
 Ta xét ảnh hưởng của sự phân cực nồng độ oxy đến sự tự phân cực chung của catot trong 
miền hỗn hợp. 
 Từ phương trình thế điện cực cân bằng (3.25) 

  ϕ ϕO
cb

O W H

RT
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P RT
F

K RT
F

a
2 2

0

4
= + − + +ln ln ln        (3.33) 

 Đối với một dung dịch ứng với các điều kiện cố định: 

   ϕ 0 − + +

RT
F

K RT
F

aW H
ln ln = const 



   P KaO O2 2

0=  

 Và phương trình (3.33) trở thành: 

   ϕO
cb

Oconst RT
F

a
2 24

0= + ln            (3.34) 

 Thế cân bằng ứng với nồng độ oxy ở điều kiện khác với ban đầu: 

   ϕ = const + 
RT
F

aO4 2
ln            (3.35) 

Trừ (3.35) cho (3.34) ta có: 
  ((cuối =Ġ=Ġ          (3.36) 
 VìĠ nên ((cuối < 0 tức sự giảm nồng độ oxy sẽ làm cho thế catot dịch chuyển về phía âm. 
Từ phương trình (3.30) ta có:  
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  Thay giá trịĠ này vào (3.36) ta thu được: 
    ((cuối =Ġ 
 Hoặcĉ((cuối           (3.37) 
 Thay giá trịĠcủa (3.37) vào phương trình (3.31) ta có: 
  ((K = const +Ġ((cuối  
  ((K = const +Ġ8((cuối         (3.38) 
 Ở đây ((K Ľ= const +Ġ là quá thế điện hóa của oxy nên: 
   ((K Ľ- 8((cuối               (3.39) 
 Vì   ((cuối < 0 nên ((K =Ġ+ 8((cuối        (3.40) 
 Phương trình (3.40) chứng tỏ sự phân cực nồng độ (((cuối) ảnh hưởng rất lớn đến sự phân 
cực chung. Bởi vì ((cuối tăng cùng với sự tăng iK nên ảnh hưởng của nó lên sự phân cực chung 
((K càng lớn theo sự tăng iK. 

5. Sự phân cực nồng độ đối với điện cực hỗn hống. 
 Kim loại hòa tan trong thủy ngân, được nhúng vào dung dịch muối của kim loại đó ta được 
điện cực hỗn hống. 
 Ví dụ như kẽm Zn hay Cd hòa tan trong Hg rồi nhúng vào dung dịch chứa ion Zn2+ hay 
Cd2+. 
 Khi có dòng điện một chiều qua mạch, ion Cd2+ hayZn2+  bị khử trên catot Hg, kim loại 
được tạo ra tan ngay vào Hg. Để nghiên cứu sự phân cực nồng độ trong hỗn hống ta sử dụng sơ 
đồ (hình 3.5). 
 Sau khi ion bị khử trên catot Zn2+ + 2e ( Zn liền tan ngay vào Hg và tạo thành hỗn hống 
với nó. Nồng độ hỗn hống có giá trị lớn nhất ở ranh giới Hg - dung dịch. Càng đi sâu vào lòng 
Hg, nồng độ hỗn hống càng bé, điều đó làm xuất hiện gradien nồng độ kim loại trong Hg và quá 
trình khuếch tán kim loại vào sâu trong lòng Hg bắt đầu diễn ra. Quá trình khuếch tán sẽ ngừng 
lại khi nồng độ kim loại trong Hg có giá trị như nhau ở khắp khối thủy ngân. 

 Để loại bỏ sự khuếch tán do đối lưu ta tiến 
hành điện phân trong ống mao quản. Để loại trừ 
sự điện di người ta cho vào dung dịch chất điện 
giải nền (hình 3.5). 
 Sau khi điện phân một thời gian hệ ở vào 
trạng thái ổn định, khi đó trong đơn vị thời gian có 
bao nhiêu nguyên tử kim loại được tạo ra lập tức 
tan ngay vào Hg. Quá trình khử  ion kim loại theo 
sơ đồ trên, có thể chia làm ba giai đoạn: 
 
  1. Khuếch tán ion kim loại tới bề mặt catot 
Hg. 
  2. Sự khử ion kim loại trên bề mặt Hg. 
   3. Sự khuếch tán nguyên tử kim loại vừa tạo 
ra vào sâu trong Hg. 

 Giả sử giai đoạn ba là giai đoạn chậm nhất, quyết định tốc độ toàn bộ quá trình. Ta thiết 
lập phương trình động học ( = f(ik). 
 Gọi C0 là nồng độ ion kim loại trong dung dịch. 
  CS là nồng độ ion kim loại tại lớp sát bề mặt điện cực. 
 ĉ là nồng độ kim loại trên bề mặt hỗn hống. 

 
Hình 3.5. Sơ đồ dụng cụ nghiên cứu sự 

phân cực nồng độ hỗn hống Hg - kim loại. 



 ĉ là nồng độ kim loại trong hỗn hống. 
 Phương trình Nernst đối với điện cực hỗn hống: 

    ϕ = ϕ0 + 
RT
ZF

C
C

S

S
M            (3.41) 

 Dòng khuếch tán các nguyên tử kim loại từ bề mặt hỗn hống vào sâu trong Hg một lớp có 
độ dàyĠsẽ là: 

  id = iK = ZF 
dc
dt

= ZF ( )D
l

C CM
S
M M

'
− 0                   (3.42) 

  DM là hệ số khuếch tán trong hỗn hống. 
 ĉ là chiều dày lớp khuếch tán. 
 Nếu trong thời gian điện phân ngắn và thể tích Hg tương đối lớn, ta có thể chấp nhậnĠ= 
0. Khi đó phương trình (3.42) sẽ là: 

   iK = ZF 
D
l

CM
S
M

'
            (3.43) 

 Và ta suy ra: ĉ           (3.44) 
 Quá trình khuếch tán ion kim loại từ trong lòng dung dịch đến bề mặt điện cực, phương 
trình (3.30) ta có: 
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 Ở đây   igh = ZFĠC0 
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 Đặt giá trịĠở (3.44) và CS ở (3.46) vào (3.41) ta có: 
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 Số hạng đầu của (3.47) đối với một hệ nhất định là một hằng số, và nếuĠ thì (3.47) sẽ là: 

  ϕ ϕ1
2

0= +
RT
ZF

lD
l D

Mln
'

            (3.48) 
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 ThếĠ được gọi là thế bán sóng ứng với điều kiện iK = 1/2igh. 
 Từ phương trình (3.48) ta thấyĠkhông phụ thuộc vào nồng độ ion và nồng độ kim loại 
trong hỗn hống mà chỉ phụ thuộc bản chất chất điện giải thông qua D và DM. Thế bán sóng đặc 
trưng cho từng ion, nên người ta thường sử dụng thếĠđể phân tích định tính ion trong dung 
dịch. 

 Nếu đặt trên trục nằm ngangĠvà trục thẳng đứng giá trị ( của 
phương trình (3.49) ta thu được đồ thị là một đường thẳng (hình 
3.6). 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

 

 
Hình3 .6. Đồ thị :         
 ( -Ġ ở đây: 
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Hình 3.7. Ñöôøng cong phaân cöïc catot  
treân ñieän cöïc Hg. 



 

6. Ảnh  hưởng  của  dòng  điện  đi đối với dòng khuếch tán. 
 Các ion chuyển đến bề mặt điện cực bằng hai cách: 
 - Khuếch tán khi gradien nồng độ  dc/dx ( 0. 
 - Điện di tức sự chuyển động của ion dưới tác dụng điện trường khi gradien thếĠ( 0. Dòng 
catot iK sẽ bằng tổng dòng khuếch tán id và dòng điện di im. 
    iK = id + im             (3.50) 
 Ở đây im = iK.nK   
   nK là số tải cation 

 Từ (3.50) ta có: 
  id = iK - iK.nK = iK(1 - nK) = iK.na                     (3.51) 
 Bởi vì  nK + na = 1 
 Trong trường hợp phân cực anot và sự khử các anion ta tìm được biểu thức tương tự như 
biểu thức (3.51). 

id = iA.nK 
   

Dòng khuếch tán  

   id = ZFD
dc
dx

                      (3.52) 

 Còn dòng điện di im tỉ lệ thuận với nồng độ chất điện ly, linh độ ion, cường độ điện trường, 
tức là: 

im = ZF.U.C.
dE
dx

                  (3.53) 

 Ký hiệu U là linh độ ion, liên hệ với hệ số khuếch tán D theo phương trìnhĠ (phương trình 
Nernst - Einstein). Thay giá trị U vào phương trình (3.53) ta được: 

 
 
 

im = ZF.C.D
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 Đối với chất điện ly 1.1 dòng iK sẽ bằng: 
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 Dòng anot   iA = FDŁ= 0       (3.56) 
 Trong miền khuếch tán CA = CK, từ phương trình (3.56) suy ra: 
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 Thay giá trịĠ (3.58) vào phương trình (3.55) ta được: 
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  iK = FDK
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= 2FDK
dc
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K = 2id                   (3.59) 

  iK = id + im = 2id                (3.60) 
 Phương trình (3.60) cho thấy một cách gần đúng dòng điện di đóng góp 1/2 vào dòng 
catot chung. 



 Để loại bỏ được ảnh hưởng của dòng điện di, người ta thường cho vào dung dịch nghiên 
cứu chất điện ly mạnh dẫn điện tốt, trơ, không phản ứng ở điện cực, có nồng độ lớn. Các chất 
điện giải nền thường dùng là muối sulfat, clorua, peclorat, clorat của kim loại kiềm, hay kiềm 
thổ. 
 

 

 
 

 



 
Chương IV 

PHƯƠNG PHÁP CỰC PHỔ 
 
 
I. NGUYÊN TẮC CHUNG CỦA CỰC PHỔ. 

 Phương pháp phân tích cực phổ dựa trên quá trình phân cực trên catot Hg. Nội dung của 
phương pháp là theo dõi sự biến đổi giữa cường độ dòng và thế trong quá trình điện phân trên 
điện cực giọt Hg và khi chất phản ứng chuyển đến catot chỉ bằng con đường khuếch tán. 

 Trên hình 4.1 có trình bày sơ đồ nguyên tắc phương 
pháp cực phổ. 
 Dòng điện từ  ăcquy qua biến trở R nhờ đó có thể lựa 
chọn thế cần cho quá trình ở bình điện phân. 
 Cấu tạo bình điện phân bao gồm: 
 - Catot làm bằng một mao quản (5) có đường kính trong 
0,03 ( 0,05mm nối với bầu Hg(7) bằng cách lựa chọn mao 
quản thích hợp cùng với sự thay đổi chiều cao của cột Hg có 
thể tìm thấy tốc độ chảy đều và có chu kỳ thích hợp. Thường 
3 - 5 giây một giọt. Để đo thế catot thường sử dụng điện cực 
calomen bão hòa. 
 - Anot bình điện phân là lớp Hg có diện tích lớn gấp trăm 
lần diện tích bề mặt catot. 
  - Trong bình điện phân ngoài cation phản ứng như 
Cd2+, Zn2+ còn có chất điện ly nền, có nồng độ rất lớn so với 
nồng độ ion phân tích. Ví dụ KCl, KClO3. 
   - Bình điện phân cần phải đuổi sạch oxy. 
 Khi điện phân, điện áp E đặt vào hai cực sẽ là: 

      E = ϕa - ϕk + IR 
 R là điện trở thuần chất điện phân, do nồng độ chất điện ly nền rất lớn nên điện trở R rất 
bé, và độ giảm thế IR rất nhỏ, có thể bỏ qua. 
 Cường độ dòng điện dùng điện phân rất bé, khoảng 10-6A nên mật độ dòng anot rất nhỏ, 
khi thay đổi điện áp E trong giới hạn nhất định, mật độ dòng anot coi như không đổi, do đó thế 
(a coi như không đổi. 
 Trái lại diện tích catot rất bé, mật độ dòng catot lớn, vì vậy coi như điện áp E tác dụng tiêu 
thụ chủ yếu cho quá trình phân cực catot. 
       E = -ϕK 
 Bằng cách dịch chuyển con chạy trên R với tốc độ 0,1V/s và ghi chép cường độ dòng điện 
trên điện kế A, ta xây dựng được cực phổ đồ có dạng như hình (4.2). 
 
 
 

Hình 4.2. Cực phổ đồ Cd2+ 10-3M 
 trong dung dịch nền KCl. 

 
 
 
 
 Ở khoảng thế catot bé (phần A) cường độ dòng iK tăng rất chậm theo (K, gọi là dòng dư. 
Nguyên nhân xuất hiện dòng dư là do sự khử các vết tạp chất có thể có trong dung dịch như 
O2, Cu2+, Fe3+... và sự tích điện cho lớp điện kép ở bề mặt giọt Hg. Dòng dư có giá trị bé vào 
khoảng 10-7A. 
 Khi dịch chuyển thế catot đến giá trị khử ion Cd2+ cường độ dòng điện tăng vọt lên (phần 
B). 
 Do sự có mặt một lượng lớn chất điện ly nền KCl có tác dụng chắn điện trường, vì thế các 
ion phân tích Cd2+ chuyển đến bề mặt giọt Hg chỉ bằng con đường khuếch tán, tốc độ khuếch 
tán tỉ lệ với gradien nồng độ Cd2+ trong dung dịch và nồng độ của nó trên bề mặt giọt Hg. Khi 
đạt đến thế khử ion phân tích, ta có phản ứng: 
     Cd2+ + 2e + Hg → Cd(Hg) 
 Do có nồng độ ion Cd2+ ở bề mặt giọt Hg giảm xuống tốc độ khuếch tán của Cd2+ tăng 
lên, cường độ dòng tăng lên (phần B). Khi nồng độ ion Cd2+ trên bề mặt giọt Hg bằng không, 
tốc độ khuếch tán đạt đến giá trị cực đại và tỉ lệ với nồng độ ion Cd2+ trong dung dịch. Cường 

 
Hình 4.1. Sô ñoà nguyeân taéc cöïc phoå. 



độ dòng điện đạt đến giá trị giới hạn id, thường gọi là dòng khuếch tán giới hạn (phần C). Khi 
đó dù có tiếp tục tăng thế thì cường độ dòng cũng không tăng nữa. Nếu thế đạt đến giá trị -2V 
thì dòng lại tiếp tục tăng lên do có sự khử K+ trên bề mặt giọt Hg. 
 Ở anot có quá trình: 
     Hg - 2e + 2Cl- → Hg2Cl2 
 Calomen tạo ra trên chính bề mặt điện cực anot, hình thành  điện cực calomen. Thế cân 
bằng anot chính là thế điện cực calomen có giá trị phụ thuộc nồng độ Cl- trong bình điện phân. 
 Chú ý rằng Cd sau khi tạo ra ở catot, tạo với Hg hỗn hống khi rơi xuống anot thì lại bị oxy 
hóa trở lại theo phản ứng:  
    Cd(Hg) - 2e → Cd2+ + Hg 
 Một lần nữa ion Cd2+ lại chuyển vào dung dịch. Thế bắt đầu khử ion phân tích Cd2+ phụ 
thuộc nồng độ Cd2+ trong dung dịch và điều kiện đo. 
 Khi giảm nồng độ phân tích ion Cd2+ thế phân tích chuyển dịch về phía âm, ta thu được 
một hệ các đường cong, nhưng tất cả các đường cong này đều đối xứng với một thế trung bình 
được gọi là thế bán sóngĠ (hình 4.3). thế bán sóng là thế ứng với điểm giữa của sóng cực phổ, 
nó không phụ thuộc vào nồng độ ion phân tích, mà chỉ phụ thuộc bản chất ion bị khử. Thế bán 
sóng là một đại lượng đặc trưng định tính cho từng ion. Thế bán sónŧ thay đổi tùy theo môi 
trường. Ví dụĠ của ion Zn2+ là -1,1VĻ của ion Ni2+ là -0,97V 
 Thực tếĠ của Zn2+ và Ni2+ bằng nhau. 
 Tuy nhiên trong môi trường NH4OH thìĠ của Zn2+ là -1,36V còn của Ni2+ là (1,02V.  Vì 
vậy ta chỉ có thể nhận biết ion Zn2+ và Ni2+ trong môi trường NH4OH. 
 Các ion có nhiều điện tích có thể tạo thành vài sóng cực phổ, ứng với từng nấc khử. 

II. PHƯƠNG TRÌNH DÒNG KHUẾCH TÁN id . 

 Giọt Hg chảy từ ống mao quản chuyển động theo chiều thẳng đứng trong lòng chất lỏng, 
bán kính giọt Hg bị thay đổi theo thời gian và bề mặt giọt Hg lớn dần từ 0 đến giá trị cực đại S. 
Tốc độ khuếch tán ion phản ứng đến bề mặt giọt Hg phải thay đổi theo thời gian dc/dt ( 0 và vì 
vậy dc/dx ( const. Để tìm gradien nồng độ dc/dx trong điều kiện khuếch tán không ổn định, ta 
sử dụng định luật Fick thứ hai trong tọa độ cầu: 
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 Inkovit giải phương trình (4.1) với các điều kiện đầu: 
   Cx,t = C0   ở     t = 0  và  x = 0 
 Và ở điều kiện cần: 
   Cx,t = C    ở     t > 0  và x ( 0 
 Thu được kết quả: 
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 Gradien nồng độ dc/dx thay đổi theo thời gian, nên dòng 
khuếch tán id cũng thay đổi theo thời gian, ký hiệu it 
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Gọi S là bề mặt điện cực giọt Hg, thì cường độ dòng: 

  It = S.it = ZF.D.S
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  (4.4) 
 Diện tích bề mặt giọt thủy ngân S được xác định như sau: 
 Gọi m là tốc độ rơi của giọt Hg tính ra miligam/s thì khối lượng một giọt Hg sẽ là: 

    M = mt = 
4
3
πr3ρ       (4.5) 

 M là khối lượng một giọt Hg 
 t là thời gian (sec) tạo ra một giọt Hg 

 
 
 
 
 
 
 
 
 

Hình 4.3. Theá baùùn soùng khoâng thay 
ñoåi theo noàng ñoä chaát phaân tích. 



  ( là khối lượng riêng Hg = 13,534 g/cm3 ở 250C 
 Từ (4.5) rút ra  r =Ġ 
 Diện tích S của giọt Hg sẽ là: 

   S = 4πr2 = 4π
3
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 Thay các giá trị S ở (4.6) vào (4.3) ta được: 
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 Thay các giá trị hằng số (, ( và sau khi đơn giản ta có: 

  It = 0,732Z ( )m t D C C
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 Ở đây t là thời gian tạo ra một giọt Hg, tính ra sec (chu kỳ t) 
C, C0 tính ra milimol/l 
D hệ số khuếch tán tính ra cm2/sec 
m tốc độ rơi giọt Hg tính ra miligam/sec. 
Thì It tính ra microampe (1microampe = 10-6A). 

 Khi tăng thế đủ lớn thì C = 0 ta thu được dòng giới hạn: 

   Id = 0,732.Zm t D C
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 Bề mặt giọt Hg thay đổi liên tục theo thời gian từ không đến giá trị S với chu kỳ t1, trạng 
thái khuếch tán không phải hoàn toàn là trạng thái ổn định, nên dòng giới hạn mô tả theo 
phương trình (4.9) phải thay đổi theo thời gian t theo một quy luật parabol với trị số lũy 
thừa1/6. 
 Dòng điện Id theo phương trình (4.9) là dòng đột biến. Trong thực tế người ta không đo 
dòng đột biến mà đo trị số trung bình của dòng này nhờ dao động ký điện từ. 
 Biểu thức tính dòng trung bìnhĠ theo chu kỳ rơi: 
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 Ở đây  a = 0,732.Z.Cİ 
 Do đó phương trình Inkovit đối với dòng trung bìnhĠ: 
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III. CÁC YẾU TỐ ẢNH HƯỞNG ĐẾN DÒNG KHUẾCH TÁN. 

1. Hằng số mao quản K. 
 Đối với một điện cực nhất định, nếu cố định tất cả các tham số (, m, D thì phương trình 
(4.11) có thể viết: 
   Id = K.C0                (4.12) 
 K được gọi là hằng số mao quản của điện cực 

    K = 0,627.Z m D
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 Tuy nhiên tốc độ chảy và chu kỳ rơi các giọt không chỉ phụ thuộc chế độ làm việc của điện 
cực mà còn phụ thuộc sức căng mặt ngoài của giọt Hg, nhưng đại lượng này lại phụ thuộc thế 
điện cực, cho nên xét một cách nghiêm ngặt hằng số K phụ thuộc vào thế điện cực, vì thế trong 
các phép đo chính xác cần phải chú ý đến điều kiện này. Biểu thức (4.12) cho ta khả năng phân 
tích định lượng một ion nào đó trong dung dịch. 

2. Dòng dư xuất hiện do hai nguyên nhân. 

 Sự khử các tạp chất, có thế khử dương hơn thế ion phân tích như  như sự khử vết   oxy O2 

hoà tan  hay Cu 2+... 
 Do sự tích điện cho lớp điện kép trên bề mặt giọt Hg. Sự xuất hiện dòng dư gây khó khăn 
cho việc xác định chiều cao của dòng (dòng khuếch tán Id), vì thế cần phải quy ước thống nhất 
việc xác định chiều cao của sóng cực phổ cũng như cần đuổi sạch oxy hòa tan trước khi tiến 
hành phân tích. 



3. Chất điện ly nền. 

 Chất điện ly trơ hay chất điện ly nền đóng vai trò quan trọng vì: 
 - Làm giảm điện trở thuần R của dung dịch, do đó làm giảm thế ohm IR xuống mức thấp 
nhất. Nồng độ chất điện ly nền thường bằng 0,1mol/l, lớn hơn nồng độ chất phân tích hàng 
trăm lần. 
 - Ngăn cản các ion phân tích chuyển đến bề mặt catot bằng điện di, do đó có thể đo được 
dòng khuếch tán thật. Các chất điện ly nền không được phản ứng với Hg và kim loại có trong 
Hg. Cation chất điện ly nền phải có thế khử âm hơn rất nhiều so với thế khử cation phân tích. 

 - Cần phải chú ý đến khả năng tạo phức giữa chất điện ly nền với ion phân tích. Sự tạo 
phức thường làm dịch chuyển thế bán sóng các cation hoặc có thể làm thay đổi hệ số khuếch 
tán của nó. Ví dụ hệ số khuếch tán của Pb2+ trong dung dịch NaNO3 1M chỉù bằng 17% so với 
trong dung dịch HNO3 1M. 

 Các phản ứng cản trở catot, đáng chú ý nhất là sự có mặt của oxy bị khử bất thuận nghịch 
trên catot, trong môi trường kiềm, có mặt chất điện ly nền KCl oxy bị khử tạo H2O2 theo phản 
ứng: 
    O2 + 2H2O + 2e → H2O2 + 2OH- 
 Thế bán sóng ứng với quá trình này làĠ= - 0,05V 
 Còn trong môi trường trung tính, sự khử oxy theo phản ứng sau: 
    O2 + 2H2O + 4e → 4OH- 
 Trong môi trường axit: 
   O2 + 4H+ + 4e → 2H2O 
 Thế bán sóng ứng với hai quá trình này là:Ġ= - 0,9V 
 Trong phân tích cực phổ phải đuổi sạch oxy bằng cách cho một luồng khí trơ N2 qua dung 
dịch sau một thời gian nhất định. 

4. Cực đại cực phổ. 

 Trong khoảng thế của miền động học hỗn hợp và khuếch tán thường xuất hiện các cực đại 
trên đường cong cực phổ, nghĩa là xuất hiện dòng vượt quá dòng khuếch tán tính theo phương 
trình Inkovit. Nguyên nhân chính là do xuất hiện dòng chảy trong dung dịch, do đó có một 
lượng chất phản ứng (chất điện hoạt) chuyển đến bề mặt giọt nhiều hơn lượng chất chuyển đến 
thuần túy bằng con đường khuếch tán. Lý thuyết đầy đủ nhằm giải thích hiện tượng cực đại cực 
phổ là lý thuyết của viện sĩ Frumkin ( LBNga). 

 Người ta thường phân biệt cực đại loại một có 
dạng nhọn và cực đại loại hai có đỉnh tù hơn (hình 
4.4). 
 Cực đại loại một thường xuất hiện ở ranh giới 
miền động học hỗn hợp và khuếch tán trong trường 
hợp nồng độ chất điện giải nền loãng. Theo Frumkin 
nguyên nhân xuất hiện cực đại loại một là do sự hấp 
phụ các ion lên bề mặt giọt Hg. Khi đặt thế lên điện 
cực thì trên bề mặt giọt Hg sẽ xuất hiện một điện 
trường không đồng nhất thúc đẩy sự hấp phụï các 
cation và phân tử lưỡng cực H2O. Bởi vì ngay từ đầu 
tốc độ hấp phụ đã vượt quá tốc độ phản ứng phóng 
điện của các ion, nên trên bề mặt đã có một nồng độ 
dư chất điện hoạt và do đó khi đạt tới thế của phản 
ứng điện hóa thì dòng sẽ vượt quá dòng giới hạn. 

Đóng vai trò quan trọng trong việc xuất hiện cực đại loại một là sự phân cực không đồng đều 
của giọt thủy ngân. Điều này gây chuyển động tiếp tuyến của Hg trong giọt và lớp dung dịch sát 
bề mặt giọt. Khi giọt Hg ở miền thế dương của thế điện tích không, bề mặt phần trên giọt Hg 
tích điện dương cao hơn phần dưới của giọt (hình 4.5). Thế dương (1 ứng với sức căng bề mặt 
(1 nhỏ hơn (2 ứng với thế (2 ít dương hơn (hình 4.6).   

 Như vậy sức căng bề mặt ( ở phần trên giọt Hg nhỏ hơn ở phần dưới, do sự chênh lệch về 
sức căng bề mặt của hai phần của một giọt Hg, thủy ngân sẽ chảy theo bề mặt giọt từ phần 
trên có ( nhỏ hơn xuống phần dưới có ( lớn hơn. Do chuyển động tiếp tuyến của Hg trong giọt, 
lớp dung dịch sát bề mặt điện cực cũng bị chuyển động theo. Do đó ở ngay sát đầu ống mao 
quản nồng độ dung dịch loãng nhất, chất phản ứng sẽ xô vào miền đó trước nhất. 
 Ở nhánh âm của đường cong điện mao quản mật độ dòng phân cực ở phần dưới giọt Hg 
lớn hơn ở phần trên - điều này được các tài liệu giải thích là do hiệu ứng chắn của thành mao 
quản. Tương tự như cách giải thích ở trên. Phần dưới của giọt Hg có sức căng ( nhỏ hơn ở phần 

 
 
 
 
 
 
 
 
 

Hình 4.4. Cöïc ñaïi cöïc phoå 
   1. Cöïc ñaïi loaïi moät, 
   2. Cöïc ñaïi loaïi hai. 



trên và Hg sẽ chảy dọc theo bề mặt giọt từ dưới lên trên và lớp chất lỏng sát bề mặt cũng 
chuyển động theo (hình 4.7).  

Chuyển động tiếp tuyến khi bề mặt giọt Hg tích điện tích dương. 
   
 
 
 
 
 
 
 
 

 
 
 
 
 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

Các cực đại loại một thường xuất hiện trong khoảng thế hẹp. 
 Cực đại loại hai thường xuất hiện trong dung dịch có nồng độ chất điện giải nền lớn hơn 
0,1N và khi dùng mao quản chảy nhanh. Tốc độ chảy lớn nhất của giọt Hg ở gần thế điện tích 
không, càng xa thế này tốc độ chảy càng nhỏ, vì điện tích xuất hiện trên bề mặt giọt làm kiềm 
hãm chuyển động của giọt. Tốc độ chảy Hg càng lớn, làm ảnh hưởng càng mạnh đến tốc độ 
chuyển động lớp chất lỏng ở bề mặt giọt (hình 4.9). 
 Các cực đại cực phổ đều có hại cho phân tích, làm cho việc xác định chiều cao của sóng 
cực phổ rất khó khăn vàtrong một số trường hợp  việc phân tích cực phổ định lượng hầu như 
không thực hiện được. 

 
Hình 4.5. 

 
Hình 4.7. Chuyeån ñoäng tieáp tuyeán 

khi beà maët gioït thuûy ngaân tích ñieän 
aâm

 
Hình 4.8. Ñöôøng cong ñieän mao 

quaûn moâ taû söùc caêng maët ngoaøi caùc phaàn 
khaùc nhau cuûa giot Hg.

 

 
Hình 4.6. Ñöôøng cong ñieän mao quaûn  moâ taû 

söùc caên beà maëtσ caùc phaàn cuûa gioït Hg. 



 - Để tránh cực đại loại một, cần làm tăng nồng độ chất điện ly 
nền, điều này thường làm cho sự phân cực bề mặt giọt đồng đều hơn. 
 - Thêm vào dung dịch các chất hoạt động bề mặt (thường dùng 
gelatin, aga-aga, ) chúng bị hấp phụ lên bề mặt giọt Hg, tạo nên 
màng ngăn, cản trở chuyển động tiếp tuyến. 
 - Để loại bỏ cực đại loại hai ta có thể làm thay đổi cấu trúc mao 
quản, làm giảm tốc độ chảy Hg, và cũng có thể thêm vào chất hoạt 
động bề mặt, để ngăn cản chuyển động tiếp tuyến của Hg. 

4. Phương trình sóng cực phổ thuận nghịch. 

 Ta chỉ xét các quá trình điện cực ứng với trạng thái cân bằng. 
Thế điện cực theo đúng phương trình Nernst. Cường độ dòng chỉ phụ 
thuộc tốc độ khuếch tán chất điện hoạt từ lòng dung dịch tới bề mặt 
điện cực và từ bề mặt điện cực đi ra. Trường hợp sự khử các ion trên 
catot thành kim loại tan trong Hg tạo thành hỗn hống. 
 Phương trình tổng quát: 

   M2+ + 2e + Hg → M(Hg)          
(a) 
 Quá trình có các giai đoạn sau: 

  - Sự khuếch tán các ion M2+ tới bề mặt điện cực. 

  - Sự khử ion M2+ trên catot. 
  - Các nguyên tử kim loại M khuếch tán từ bề mặt giọt Hg vào trong lòng Hg. 

 Phương trình Nernst ứng với cân bằng (a): 

   ϕ = ϕ0 + 
RT
ZF

C
C

S

S
Mln                  (4.13) 

 ĉlà nồng độ kim loại trên bề mặt catot, 
  CS là nồng độ ion kim loại trên bề mặt giọt Hg. 

 Quá trình khuếch tán các ion M2+ đến bề mặt catot được mô tả bằng phương trình 
Inkovit. 

     I = 0,732.Z ( )m D C CS

2
3

1
2

1
6

0. .τ − = a1(C0 - CS) = I a Cd S− 1  

 Ở đây   a1 = 0,732.ZĠ 

  CS = 
I I

a
d −

1

               (4.14) 

 Sự khuếch tán nguyên tử kim loại từ bề mặt catot vào trong lòng Hg có nồng độ nguyên 
tử kim loạiĠcũng tuân theo phương trình Inkovit: 

  I = 0,732.Z ( )m D C CM S
M M

2
3

1
6

0

1
2. .τ − = a2 ( )C CS

M M− 0  

 Ở đây   a2 = 0,732.Ś               (4.15) 

 Thực tế thì nồng độ nguyên tử kim loại trong lòng giọt HgĠ= 0 nên từ (4.15) ta có: 

   I = aĲ  và ĉ=Ġ         (4.16) 
 Thay các giá trị CS từ  (4.14) vàĠ từ (4.16) vào phương trình (4.13) ta có: 
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RT
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 (4.17) 

 ĉnên phương trình (4.17) có thể viết: 

 
Hình 4.9. Tốc độ chảy 

của thủy ngân ảnh 
hưởng đến chuyển 
động tiếp tuyến dung 

dịch. 



  ϕ = ϕ0 + 
RT
ZF

D
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I

M dln ln+
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 (4.18) 
 Trong trường hợp I =Ġsố hạng cuối phương trình (4.18) sẽ bằng không.  

Ta có:  ( = (0 +Ġ =Ġ         (4.19) 

 
ĉlà thế bán sóng, nó không phụ thuộc nồng độ ion 
trong dung dịch mà chỉ phụ thuộc bản chất ion, đặc 
trưng cho từng ion. Từ phương trình (4.18) và (4.19) ta 
có: 

ϕ = ϕ 1
2
+ 

RT
ZF

I I
I

dln −
      

 (4.20) 
 Phương trình (4.20) là phương trình sóng cực phổ. 
Người ta thường sử dụng phương trình (4.20) dưới một 
dạng khác: 
  ĉ trong đó P =Ġ 
 Phương trình (4.20) là phương trình Heyrôski - 
Inkovit. 
 Khi trong dung dịch phân tích chứa nhiều ion ví dụ  
Pb2+, Cd2+, Zn2+, Mn 2+. 
 Thế tiêu chuẩn của ion này: 
ϕ ϕ ϕ ϕ

Pb Pb Cd Cd Zn Zn Mn Mn2 2 2 2
0 0 0 00 126 0 402 0 76+ + + += − > = − > = − >

/ / / /
, , ,

 
Nên sự khử lần lượt theo thứ tự : Pb2+, Cd2+, Zn2+, Mn2+ tạo nên sóng cực phổ (hình 

4.10). 
 Phương pháp phân tích cực phổ dựa trên phương trình Inkovic là 1 phương pháp xác định 
được nồng độ không nhỏ hơn 10-5M bởi vì người ta bao giờ cũng ghi được 1 dòng điện ngay cả 
khi đo những dung dịch không chứa chất điện hoạt, đó là dòng tụ điện. Bản chất của dòng tụ 
điện không liên quan đến phản ứng trao đổi điện tử trên điện cực mà do sự xuất hiện của lớp 
điện kép trên ranh giới tiếp xúc giữa kim loại và dung dịch chất điện ly. Như ta đã biết lớp điện 
kép như 1 tụ điện phẳng bề mặt kim loại tích điện tích của điện cực còn mặt kia là lớp dung dịch 
tiếp xúc với nó tích điện tích trái dấu. Chiùnh do dòng tụ điện mà phương pháp cực phổ cổ điển 
không có khả năng phân tích được lượng chấc điện hoạt nhỏ hơn giới hạn 10-5M vì ở nồng độ 
này hoặc nhỏ hơn dòng tụ điện tạo nên tín hiệu lớn hơn tín hiệu đo (dòng Farađây). Trong 
phương pháp cổ điển các đường cực phổ của những hợp phần có mặt trong dung dịch cộng lên 
nhau tạo ra dạng sóng có nhiều bậc thang. Chính điều này gây khó khăn cho việc xác định 2 
sóng cực phổ khi sự sai biệt thế bán sóng của chúng nhỏ hơn 200mV. Vì vậy, trong những đối 
tượng có nhiều yếu tố gây nhiễu cần phải thực hiện việc chiết tách để làm giàu và tăng độ chọn 
lọc chính điều này làm cho quy trình phân tích thêm phức tạp và tốn kém. 
 Để khắc phục những nhược điểm đã trình bày, trong nhiều thập kỷ gần đây người ta đã 
nghiên cứu và đưa ra nhiều cải tiến kỹ thuật mới trong lĩnh vực phân tích cực phổ như phương 
pháp bù trừ tuyến tính dòng tụ điện, phương pháp cực phổ xoay chiều, phương pháp cực phổ 
sóng vuông, phương pháp cực phổ xung thường, phương pháp cực phổ xung vi phân …. 

 

 
 

 

 
 

 
 

 
 

 

 
Hình 4.10. Soùng cöïc phoå. 



Chương V 
 

ĐỘNG HỌC QUÁ TRÌNH KHỬ H3O+ TRÊN CATOT 
 
 
 
I. MỞ ĐẦU. 

 Sự ăn mòn kim loại (oxy hóa kim loại) luôn liên quan đến sự khử chất oxy hóa (của một 
hoặc vài chất oxy hóa đồng thời). Thiếu chúng thì sự oxy hóa kim loại không thể xảy ra. Trong 
thực tế đời sống và công nghiệp, chúng ta gặp rất nhiều hiện tượng ăn mòn kim loại gắn liền với 
quá trình khử của các chất oxy hóa trên catot. Động học quá trình khử các chất oxy hóa được 
biết một cách đầy đủ không phải đối với tất cả các chất oxy hóa. Hai chất oxy hóa thường gặp 
nhất gây ra ăn mòn kim loại trong dung dịch H2O, trong không khí ẩm và trong đất là H3O+ và 
oxy hòa tan. Trong các dung dịch axit nhiều kim loại, hợp kim bị oxy hóa trước nhất có sự tham 
gia của H3O+, còn trong dung dịch nước có pH ( 7 thì sự ăn mòn kim loại với sự khử phân cực 
của oxy hòa tan là chủ yếu. Trong các dung dịch tiếp xúc với không khí thì sự ăn mòn kim loại 
có sự tham gia đồng thời của hai chất oxy hóa H3O+ và oxy hòa tan. Đây là trường hợp phổ 
biến nhất. 
 Động học quá trình khử ion H3O+ là đối tượng của rất nhiều công trình nghiên cứu. Sự 
khảo sát động học của quá trình này đã được dùng làm cơ sở để khảo sát động học của nhiều 
quá trình khác. 
 Điều kiện cần để kim loại M bị ăn mòn do H3O+ là :       
 ϕ ϕ

H kl corrE+ − = > 0  

 Giá trị Ecorr. càng lớn thì khả năng kim loại bị ăn mòn bởi H3O+ càng cao. Ta biết: 
ϕ H H pH+ = −/ ,

2
0 059 ( PH2

1= ), pH caøng cao theá ϕ H H+ / 2
caøng leäch veà phía aâm, laøm cho E 

aên moøn càng nhỏ, khả năng ăn mòn kim loại do H3O+ gây ra càng giảm. Thế phóng điện của 
ion H3O+ Ĩ/H 2) trong điều kiện nhất định bằng tổng của thế cân bằngĠvà quá thếĠ: 

   ϕ ϕ ηH O H H H
cb

H3 2 2 2+ += +/ /        (5.1) 

ĉlà phần thế cần phải đặt thêm vào thế cân bằng để đảm bảo cho quá trình phóng điện của 
H3O+ diễn ra với tốc độ xác định. 
 Nghiên cứu động học quá trình khử ion H3O+ có nghĩa là tìm ra cơ chế xác định giai đoạn 
chậm quyết định tốc độ quá trình. Xác định quan hệ định lượng giữa thế điện cực và mật độ 
dòng.  Tìm ra những quy luật chung của các yếu tố ảnh hưởng đến quá thế phóng điện của ion 
H3O+. 

II. CÁC GIAI ĐOẠN CỦA QUÁ TRÌNH PHÓNG ĐIỆN CỦA ION H3O+. 

 Theo nhiều tác giả, phản ứng phóng điện của ion H3O+ có thể xảy ra qua các giai đoạn 
nối tiếp nhau như sau: 

1. Sự chuyển ion H3O+ từ lòng dung dịch đến bề mặt lớp kép. 
      H3O+

dd → H3O+
bm 

      H3O+
bm → H3O+

lk 
 Trong giai đoạn này, H3O+ bị thay đổi cấu trúc, chuyển từ trạng thái ít hoạt động sang 
trạng thái hoạt động hơn. Điều này làm cho quá trình chuyển điện tích từ điện cực sang H3O+ 
xảy ra dễ dàng. Thực nghiệm chứng minh rằng giai đoạn này xảy ra rất nhanh. 

2. Giai đoạn phóng điện. 

 Trong giai đoạn này các ion H3O+ và điện cực trao đổi điện tử cho nhau: 
     H3O+

lk + e → Hhp + H2O 
 Thực nghiệm chứng minh rằng đây có khả năng là giai đoạn chậm quyết định tốc độ của 
quá trình. 

3. Giai đoạn khử hydro hấp phụ. 

 Sau khi phóng điện, các nguyên tử hydro sẽ bị các trung tâm xúc tác của bề mặt điện cực 
hấp phụ tạo thành Hhp. Sau đó Hhp tổ hợp với nhau tạo thành những phần tử hydro hấp phụ. 
     Hhp + Hhp → H2 hp 
 Ở kim loại có độ hoạt hóa cao như các kim loại chuyển tiếp, giai đoạn tổ hợp có thể là giai 
đoạn chậm quyết định tốc độ của quá trình. 

4. Sự giải phóng phân tử hydro từ bề mặt (bm) ra dung dịch. 



     H2 bm → H2 dd 
 Tốc độ quá trình này tăng khi sự khuếch tán tăng. Do đó không phải là giai đoạn xác định 
tốc độ của quá trình. 

5. Sự hình thành bọt khí và sự thoát khí từ các phân tử H2O. 

 Các phân tử hydro hòa tan tụ tập với nhau làm áp suất của chúng cao hơn áp suất không 
khí và bọt khí được hình thành. Trong bọt H2 ở trạng thái quá bão hòa làm cho bọt khí tách ra 
khỏi dung dịch. 
     H2 dd → H2 khí 
 Kết quả nghiên cứu của nhiều công trình cho thấy đây cũng không phải là giai đoạn chậm, 
quyết định tốc độ của quá trình. 
 Vấn đề đặt ra là trong ba giai đoạn còn lại, giai đoạn nào là chậm nhất, tức là khảo sát 
xem giai đoạn nào quyết định tốc độ khử ion H3O+ trên catot. Qua nghiên cứu người ta thấy có 
hai giai đoạn có thể gây ra quá thế hydro. Đó là giai đoạn phóng điện (giai đọan 2) hay giai 
đoạn khử hydro hấp phụ (giai đoạn 3). Tương ứng với hai giai đoạn này xuất hiện hai thuyết: 
Thuyết phóng điện chậm của Volmer-Frumkin và thuyết tổ hợp chậm của Tafel. 

III. THUYẾT TỔ HỢP CHẬM CỦA TAFEL. 

1. Cơ sở của thuyết tổ hợp chậm. 
 Tafel cho rằng giai đoạn tạo thành các phân tử H2 từ các Hhp trên bề mặt điện cực là 
chậm. 
 Khi khảo sát sự hình thành phân tử hydro từ nguyên tử hydro trên các vật liệu khác nhau 
dùng làm catot, Tafel thấy rằng các vật liệu khác nhau thì có tác dụng khác nhau cho phản ứng 
kết hợp nguyên tử H thành phân tử H2. 
 Thực nghiệm đã chứng minh rằng, các kim loại có quá thế thấp như Pt, Pd, Cu xúc tác tốt 
cho phản ứng kết hợp, trong khi đó các kim loại có quá thế cao như Hg, Sn, Cd lại là xúc tác rất 
kém cho phản ứng kết hợp. 
 Trong trường hợp điện cực là Hg, không có Hhp giai đoạn tổ hợp không thể là giai đoạn 
chậm nhất.      
 Trên các kim loại có độ hoạt hóa cao như Pt, Pd, W, giai đoạn phóng điện xảy ra rất 
nhanh, giai đoạn tổ hợp có thể là giai đoạn chậm nhất quyết định tốc độ của quá trình. 
 Trong trường hợp catot là Fe và Ni, người ta đưa H nguyên tử đến bề mặt điện cực và theo 
dõi sự thay đổi thế điện cực: 
  

Nếu Hhp tách khỏi bề mặt bằng phản ứng ion hóa hấp phụ: 
     Hhp + H2O → H3O+ + e 
thì khi đó thế lệch về phía âm. 
 Nếu Hhp tách khỏi bề mặt theo cơ chế tổ hợp: 
     Hhp + Hhp → H2 hp 

giai đoạn này không  có sự trao đổi điện tử, vì vậy thế điện cực không bị thay đổi. 
 Nếu Hhp tách theo cơ chế hấp phụ điện hóa: 
     Hhp + H3O+ + e → H2O + H2 hp 
thì thế lệch về phía dương. 
 Đối với điện cực Fe, Ni ba cách trên đều có thể xảy ra nhưng ở những điều kiện khác nhau. 
 Tafel đã chứng minh rằng phân tử H2 được tạo thành cùng lúc với sự tách Hhpvà  H2 hp 
có trên bề mặt điện cực có quá thế thấp. 
 Vậy quá trình tách Hhp theo Tafel có thể biểu thị bằng phản ứng: 
    2Hhp → (2Hhp)cb =  H2     
là giai đoạn chậm. 

2. Phương trình Tafel. 

 Tốc độ phản ứng tổ hợp trên tỉ lệ với bình phương nồng độ Hhp trên bề mặt điện cực: 

      [ ]i K Hhp

→
= 1

2
 

 Tốc độ phản ứng ngược tỉ lệ với nồng độ [Hhp]cb nằm cân bằng với H2.      

    [ ] [ ]i K H K Hhp cb
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 Khi phản ứng tổ hợp không nằm ở trạng thái cân bằng, ta có:     
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 Ta có phương trình quá thế hydro: 
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 Khi các kim loại có quá thế hydro lớn, tỉ sốĠ > 1 (i >> i0), (5.4) có thể viết lại như sau: 
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 ĐặtĠ và b = 2,3.RT(2F, ta có thể viết: 
   ηH2

= a + blgi         (5.5) 

   a, b: Làhằng số. 
 Phương trình (5.5) mang tên phương trình Tafel 
 Trên bảng 5.1 có trình bày quá thế thoát hydro trên các vật liệu khác nhau ở các mật độ 
dòng khác nhau. 

 

 

Quá thế hydro  
Vật liệu 10-3 A/cm2 

V 
10-2 A/cm2 
V 

10-1 A/cm2 
V 

Platin đen 0,015 0,030 0,04 
Platin tấm 0,025 0,07 0,29 
Ni3S2 ––   0,1 0,2 
NiS 0,2 0,3 0,4 
Fe3C 0,05 0,8 –– 
Au 0,24 0,39 0,59 
Than cốc 0,27 0,34 0,41 
Mo 0,30 0,44 0,57 
Ni 0,33 0,42 0,51 
Fe 0,40 0,53 0,64 
Ag 0,44 0,66 0,76 
Than chì 0,47 0,76 0,99 
Cu 0,60 0,75 0,82 
Zn 0,72 0,75 1,06 
Sn 0,85 0,98 0,99 
Cd 0,91 1,20 1,25 
Pb 0,91 1,24 1,26 
Hg 1,04 1,15 1,21 

 
 Một số giá trị thực nghiệm về quá thế hydro chothấy giá trị a đối với Sn, Zn, Cd, 
Hg, Te, Pb từ 1,24 ( 1,56V. Đây là những kim loại có quá thế cao. Các kim loại khác hằng số a 
có giá trị từ  0,1 ( 0,8V là những kim loại có quá thế thấp. Các kim loại nhóm platin (Pd, Pt, Rh) 
hòa tan tốt nguyên tử hydro, chúng có dòng trao đổi i0 lớn đồng thời là những kim loại có quá 
thế hydro thấp. Những kim loại không có khả năng hòa tan nguyên tử hydro, chúng có dòng 
trao đổi nhỏ, đồng thời làø những kim loại có quá thế hydro cao. 



 Giá trị a =Ġ ở ik = 1, tức a phụ thuộc hằng số tốc độ, dòng trao đổi i0, nó trở thành hằng 
số đối với một hệ nhất định. Đối với những kim loại khác nhau, trong cùng điều kiện như nhau, 
hằng số a  được xác định bởi bản chất của kim loại. 

 Hằng số b = 0,1 ( 0,4V không phụ thuộc bản chất điện cực. 

 Giá trị a và b càng lớn tốc độ phản ứng khử ion H3O+   càng nhỏ 
 Các thí nghiệm đã chứng minh rằng hoạt tính xúc tác của kim loại thay đổi theo quá thế 
hydro. 
 Vậy các kim loại có quá thế hydro thấp là hoạt tính xúc tác tốt cho quá trình tổ hợp hai 
nguyên tử hydro thành phân tử. 

 
3. Khuyết điểm của thuyết tổ hợp chậm. 

 Thuyết tổ hợp chậm tuy giải thích được một số trường hợp, đặc biệt phù hợp tốt đối với 
một số kim loại có quá thế hydro thấp như platin, paladi, nhưng bản thân gặp một số trở ngại 
sau: 

 - Thực nghiệm chứng minh rằng quá thế hydro không những phụ thuộc vào bản chất vật 
liệu làm catot mà còn phụ thuộc vào pH dung dịch, vào sự có mặt của các ion lạ, vào cấu tạo 
lớp điện kép, vào các chất hoạt động bề mặt, nhưng thuyết tổ hợp chậm không giải thích được 
điều này.  

 - Quá thế khi phóng điện ion kim loại cũng như khi giải phóng oxy và trong các phản ứng 
oxy hóa kim loại khác đều tuân theo phương trình Tafel. Điều đó chứng tỏ nguyên nhân gây ra 
quá thế trong các trường hợp là tương tự như nhau, trong khi đó phản ứng tổ hợp lại không xảy 
ra. 

 - Quá thế xuất hiện ở mật độ dòng nhỏ đến mức chưa kịp giải phóng H2 (trong miền dòng 
dư). Quá thế ở đây xuất hiện không phải do sự tổ hợp Hhp mà do tích điện cho lớp điện kép. 
 Trong phương trình Tafel của thuyết tổ hợp chậm cho giá trịĠ là nhỏ hơn 4 lần giá trị thực 
nghiệm. 
 - Tóm lại thuyết tổ hợp chậm chỉ phù hợp tốt đối với kim loại có quá thế hydro thấp, còn 
các kim loại có quá thế hydro cao thì giai đoạn quyết định tốc độ của phản ứng không phải là 
phản ứng tổ hợp. 
IV- THUYẾT PHÓNG ĐIỆN CHẬM. 
1. Cơ sở thuyết phóng điện chậm. 

 Từ năm 1930 Smits vàErdey Gruz,Volmer chỉ rõ nguyên nhân của quá thế hydro là sự 
phóng điện chậm  của ion H3O+ trên catot. Ba năm sau 1933 vấn đề này lại được viện sĩ 
Frumkin (Liên Xô cũ) nghiên cứu lại ở mức độ triệt để hơn do có chú ý đúng mức đến  cấu trúc 
lớp kép. 

a. Thuyết Volmer: 
 Phương trình động học đầu tiên của thuyết phóng điện chậm do Volmer tìm ra dựa trên 
động hóa học hình thức. Ông cho rằng nồng độ phản ứng trên bề mặt điện cực của ion (H+) 
bằng nồng độ trung bình H+ của nó trong dung dịch và toàn bộ bước nhảy thế  của lớp điện kép 
chỉ tập trung vào phần đặc của lớp Helmholtz. 
 Tốc độ phản ứng phụ thuộc năng lượng hoạt hóa theo phương trình cơ bản của động hóa 
học: 

    V = K.Ci.Cj.e
E
RT

−
 

  Ci, Cj : Nồng độ chất phản ứng;  K: Hằng số tốc độ 
  E: Năng lượng hoạt động hóa. 
 Khi xảy ra phản ứng điện hóa, năng lượng hoạt hóa phụ thuộc vào thế điện cực. Nếu thế 
điện cực dương nghĩa là bề mặt kim loại tích điện dương thì tốc độ phản ứng: H+ + e ( Hhp sẽ 
giảm, còn tốc độ ion hóa Hhp ( H+ + e sẽ tăng. Khi điện cực  tích điện âm hơn dung dịch, phản 
ứng phóng điện H+ + e ( Hhp sẽ tăng. 
 Trong nước ion H+ ở dạng H3O+, điện tích ion H3O+ được phân bố giữa ba nguyên tử H. 
Xung quanh ion này còn có một lớp vỏ solvat. Khi xảy ra phản ứng phóng điện H3O+ nhận một 
điện tử  để biến thành Hhp. Liên kết hóa học cũ lại bị phá vỡ tạo nên liên kết hóa học mới. 



 Để mô tả quá trình chuyển điện tích qua ranh giới kim loại - dung dịch và tìm mối liên hệ 
giữa năng lượng hoạt động hóa với thế điện cực, ta quan sát đường cong thế năng của H3O+ và 
Hhp trình bày trên hình 5.1. 
 Giả sử bề mặt điện cực tích điện âm. Lớp kép trong trường hợp này có mặt âm là bề mặt 
điện cực và mặt dương là lớp ion hydroxoni H3O+ đứng ở vị trí A (mặt ngoài của lớp kép).  
 Ở vị trí A, ion H+ bị hai lực kéo ngược chiều nhau: Lực hút tĩnh điện ở bề mặt điện cực tích 
điện âm và lực liên kết giữa H+ và H2O. Do đó H+ sẽ dao động chung quanh vị trí cân bằng ở A 
(đường aa). Khi phân cực catot, ion H3O+ đi đến gần điện cực, nó không phóng điện ngay mà 
trước tiên là tham gia lớp kép làm mật độ điện tích bề mặt và thế điện cực tăng lên: ion H3O+ 
bị biến dạng và bị hoạt hóa. 
 Nếu tiếp tục phân cực catot thì sự biến dạng tăng dần làm liên kết giữa H+ và H2O đứt ra, 
H+ vượt qua hàng rào năng lượng C và rơi vào đường cong thế năng của Hhp (đường bb). Điều 
đó có nghĩa là, khi phân cực dần catot, năng lượng của hệ sẽ tăng đến điểm C, nơi mà hai 
đường cong thế năng gặp nhau, quá trình H+ + e ( Hhp chiếm ưu thế và hệ chuyển từ A đến B 
(giả thiết thế năng cực tiểu Hhp tại B bằng thế năng H+ tại A).  

 Thực nghiệm đã chứng minh rằng năng lượng 
phóng điện và năng lượng ion hóa: 
E E Fpd pd= +0 β ϕ  (5.6) 

E E Fion ion= −0 α ϕ    5.7) 
 α + β = 1 
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 Tốc độ ion hóa: 
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 Vì tốc độ phản ứng điện hóa được xác định bằng mật độ dòng điện nên: 
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  z: Số electron trao đổi trong phản ứng điện hóa 
  K1, K2: Hằng số tốc độ phản ứng của hai quá trình phóng điện và ion hóa. 
  ( : Thế điện cực khi hệ ở trạng thái cân  bằng. 

 Vì  phản ứng khử ion H+ nên z = 1; ik >> ia 

 Dòng catot chung sẽ bằng: 
     iK = ik - ia  
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 Ta có biểu thức quá thế hydro: 
   η ϕ ϕH cb2

= −  

  ⇒ = −ϕ ϕ ηcb H2
             (5.13) 

 Thay (5.2) vào (5.4): 
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 Tại (cb tốc độ ion hóa và tốc độ phóng điện bằng nhau nên: 
 ĉ= 0, khi đó: 
  ik = ia = i0, nghĩa là: 

 
Hình 5.1. Đường cong thế năng  

H3 O+ và Hhp 
 A: Ở thế cân bằng, 
 B: Khi thế điện cực thay đổi, 
 C: hàng rào năng lượng khi 
phân cực catot. 
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  i0: Dòng trao đổi ion. 
 Giải phương trình (5.15) cho (cb, ta có: 
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 Nhân hai vế vớũ: 
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 Phương trình (5.16) là dạng phương trình Nernst, trong đó:      
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 Chia (5.12) cho (5.15): 
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 Thay i0 của (5.15) vào vế phải, ta có: 
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            (5.17) 

 Phương trình(5.17) là phương trình chung của thuyết phóng điện chậm Volmer. Khi tốc độ 
khử hydro rất lớn (ik >> 0), tốc độ ion hóa ia sẽ rất nhỏ có thể bỏ qua. 
 Vì vậy phương trình (5.17) có thể viết: 
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 Lấy logarit hai vế  ta thu được: 
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2 0= −ln ln            (5.18) 

 Đặt  Ġ vàĠ, ta có: 

   ηH2
= a + blgi                  (5.19) 

b. Thuyết phóng điện chậm của Frumkin: 

 Thuyết Volmer không tính đến cấu tạo lớp kép, cũng như  sai lầm chấp nhận nồng độ H+ 

phản ứng cũng chính nồng độ trung bình của nó trng dung dịch nên không có khả năng giải 
thích được ảnh hưởng của thành dung dịch đến quá thế hydro. 



Frumkin cho rằng lực tương tác tĩnh điện giữa điện cực và ion đã làm thay đổi nồng độ các 
ion chất phản ứng trong miền phản ứng, lớp kép có ảnh hưởng đến năng lượng hoạt hóa của 
phản ứng điện cực. Theo Frumkin phản ứng điện hóa chỉ xảy ra ở ranh giới tiếp xúc trực tiếp của 
ion hoặc phân tử chất phản ứng với bề mặt điện cực. Miền phản ứng chỉ là miền lớp Helmholtz. 

 Khi xảy ra phản ứng điện hóa, ion phóng điện phải nằm trong lớp Helmholtz. 

 Nồng độ ion ở bề mặt điện cực và nồng độ trong dung dịch liên hệ với nhau theo phương 
trình Boltzman. 

      [H3O+]s = [H3O+] e
F
RT

−
ψ 1

 

 Trong đó (1 là thế trên bề mặt lớp Helmholtz. Được gọi là thế phần khuếch tán (hình 5.2). 
 Vì phản ứng điện cực xảy ra trong lớp Helmholzt 
nên không phải toàn bộ thế ( ảnh hưởng đến năng 
lượng hoạt hóa mà chỉ một phần thế ( = ( - (1 của 
lớp kép (thế phần đặc Helomholzt) ảnh hưởng đến nó 
mà thôi. Nếu chú ý  đầy đủ ảnh hưởng cấu tạo lớp 
điện kép cũng như năng lượng hấp phụ của nguyên tử 
H trên bề mặt điện cực đến tốc độ phản ứng khử và 
ion hóa hydro, ta thu được các biểu thức về tốc độ: 
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 Trong đó GH năng lượng hấp phụ Hhp. 

    
( )[ ]

i Fk C ea H

F
RT

GH=
− +

2
1

α ϕ ϕ
 

 Dòng điện tổng cộng: 
       ik = ik - ia 
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 Khi ik >> ia có thể bỏ qua số hạng thứ hai của phương trình ta thu được:  
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 Lấy logarit hai vế rồi chuyển ( sang một bên ta được: 
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  BiếtĠnên quá thế hydro sẽ là:  
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 Ở 250CĠ= const + 0,059pH + (1 + 0,18lgik               (5.21) 
 Trong dung dịch bazơ: 
   ηH2

 = const - 0,059pH + 0,18lgik - ψ1             (5.22) 

 Các phương trình (5.20), (5.21) và (5.22) là phương trình phóng điện chậm của Frumkin. 
 Thuyết Frumkin cho phép giải thích hàng loạt các dữ kiện thực nghiệm về ảnh hưởng 
thành phần dung dịch đến quá thế và đến động học của các quá trình khác. 

V- ẢNH HƯỞNG CỦA CÁC YẾU TỐ KHÁC NHAU ĐẾN QUÁ THẾ HYDRO. 

1. Ảnh hưởng của mật độ dòng. 

 Trong dung dịch có dư chất điện giải nền, (1 = const vì chất chất điện giải nền nền làm 
cho phần khuếch tán của lớp kép bị nén lại và không đổi,và nếu dung dịch nghiên cứu là axit 
loãng có thành phần không đổi thì:  
 [H3O+] = const và GH = const, phương trình (5.21) trở thành phương trình Tafel: 
    ηH2

= a + blgi                       (5.23) 

 Phương trình này phù hợp với thực nghiệm, trong một khoảng mật độ dòng rất rộng 10-7 
A/cm2 đến 100mA/cm2  ( hình 5.3). 
 Khi mật độ dòng i < 10-7A/cm2  sự phụ thuộc giữa i và quá thế là sự phụ thuộc tuyến 
tính. 

 
Hình 5.2. Cấu tạo lớp kép Helmholtz 



 Đồ thị biểu diễn quá thế hydro phụ thuộc vào logarit của mật độ dòng là một đường thẳng 
(hình 5.3). Kết quả nhận được đối với hàng loạt catot trong dung dịch H2SO4 loãng rất phù hợp 
với phương trình Tafel. Các đường thẳngĠ- lgi song song với nhau nghĩa là hằng số b trong 
phương trình Tafel với các kim loại khác nhau đều bằng nhau. Trị số b gần bằng 0,12 

(b RT
F

= =2 2 303 0 12, , ). 

 

 
 

Hình 5.3. Sự phụ thuộc của quá thế hydro vào lgi. 
 
 Nếu b = 0,12 thì hệ số chuyển ( trong phương trình (5.23) sẽ bằng 0,5 (ở 250 C). Hằng số 
b ít phụ thuộc vào bản chất kim loại hoặc dung dịch. 
 Từ phương trình Tafel suy ra: Khi i=0 thì ( ( -( nhưng thực ra với i =  0, ứng với  trạng thái 
cân bằng và ( = 0. 
 Mâu thuẫn này xuất hiện là do trong công thức Tafel không sử dụng giả thuyết về sự cân 
bằng  thuận nghịch mặc dù  từ công thức này ta có thể rút ra được quy luật đối với trạng thái 
cân bằng. 
 Giả dụ rằng ở thế ( nào đó quá trình điện cực xảy ra theo hai chiều nhưng có một chiều 
xảy ra mạnh hơn: 
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 Đối với các dung dịch có thành phần không đổi, i = const 
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 Dòng chung đo được sẽ bằng: 
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 Trong trường hợp cân bằng ik = 0 thì ta có: 
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           (5.27) 
 Trong đó i0 là dòng trao đổi. 
 Từ phương trình (5.27) suy ra: 
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 Nhưng theo phương trình Nernst: 
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 So sánh (5.28) và (5.29) thì ta thấy ( + ( = n. Chia biểu thức (5.26) cho (5.27) sau khi 
biến đổi ta có : 
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 Trong đó ( là quá thế. 
 Khi ( lớn ( >ľ thì số hạng thứ hai của phương trình (5.30) có thể bỏ qua, ta có: 
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 Hay viết dưới dạng logarit : 
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 Suy ra:   η
β β

= −
RT
F

i RT
F

iln ln0          (5.31) 

     η = +a b ilg  

    a RT
F

i=
β

ln 0 ; b RT
F

= −
2 303,

β
 

 Ở đây ta cũng nhận được phương trình Tafel. 
 Từ  phương trình (5.31) ta nhận thấy a trong phương trình Tafel phụ thuộc vào dòng trao 
đổi. Mỗi kim loại được đặc trưng bởi một dòng trao đổi. Vì vậy hằng số a phụ thuộc vào bản chất 
của kim loại, vào trạng thái bề mặt điện cực, vào thành phần 
dung dịch, vào nhiệt độ và đặc trưng bất thuận nghịch của quá 
trình trên điện cực. Đại lượng a càng lớn thì quá trình càng lệch 
ra khỏi trạng thái thuận nghịch, giá trị của a thường thay đổi từ 
0,1 ( 1,5V. 
 Thuận tiện hơn người ta biểu diễn sự phụ thuộc ( theo lgi 
có dạng như hình (5.5). Nhờ sự phụ thuộc tuyến tính giữa quá 
thế và lgi ta có thể ngoại suy đến quá thế bằng không để xác 
định dòng trao đổi i0, còn sự phụ thuộc của quá thế theo i có 
dạng như hình (5.4). 
 
 
 
 
 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

Hình 5.4. Sự phụ thuộc quá thế hydro vào mật độ dòng catot. 
 

2. Ảnh hưởng của nhiệt độ đến quá thế hydro. 

 Khi nhiệt độ tăngĠsẽ giảm. Đối với các kim loại có quá thế hydro cao như Hg, Pb hệ số 
nhiệt độ của quá thế ở các mật độ dòng trung bình bằng 2 ( 4mV/độ, đối với các kim loại có quá 
thế hydro thấp hệ số nhiệt độ ở các mật độ dòng trung bình bằng 1( 2 mV/độ. 
 Nhiệt độ tăng các hệ số a và b của phương trình Tafel cũng thay đổi: nhiệt độ tăng làm 
cho b tăng và a giảm. Hệ số nhiệt độ lớn nhất quan sát được trong miền mật  độ  dòng nhỏ. 
 Ảnh hưởng của nhiệt độ đến quá thế hydro thường biểu diễn qua năng lượng hoạt hóa của 
giai đoạn chậm.    
3. Ảnh hưởng của năng lượng hấp phụ hydro đến quá thế hydro. 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

Hình 5.5. Söï phuï thuoäc quaù theá hydro vaøo lgi 



 Trong phương trình quá thế hydro theo thuyết phóng điện chậm của Frumkin ta thấyĠ phụ 
thuộc vào năng lượng hấp phụ GH (5.20). 
 Từ phương trình (5.20) ta suy ra rằng năng lượng hấp phụ hydro GH càng lớn thì quá thế 
hydro càng nhỏ. 
 So sánh phương trình (5.20) với phương trình Tafel ta thấy: 
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 Đối với một dung dịch cố định nào đó có thành phần dung dịch không đổi, lúc đó: 
    ψ1 = const 
    CH O3

+ = const 

 Ta có:  a = const - GH            (5.33) 
 Từ (5.31) và (5.33) ta được: 

  G const RT
F

iH = +
β

ln 0             (5.34)  

 Từ phương trình (5.34)  ta thấy năng lượng hấp phụ hydro GH có thể đo được qua dòng 
trao đổi. Dòng trao đổi càng lớn thì năng lượng hấp phụ hydro càng lớn, kim loại càng hấp phụ 
hydro nhiều hơn. 
 Năng lượng hấp phụ GH  phụ thuộc vào bản chất của kim loại điện cực, vào trạng thái bề 
mặt kim loại, vì vậy đo năng lượng hấp phụ GH trên các kim loại khác nhau ta có thể biết được 
ảnh hưởng của bản chất kim loại đến quá thế hydro.  

4. Ảnh hưởng của pH dung dịch đến quá thế hydro. 

 Đối với dung dịch axit theo (5.20) quá thế hydro tăng tuyến tính theo PH với hệ số góc 
bằng 0,059. Trong các dung dịch bazơ kiềm theo (5.21) quá thế hydro giảm tuyến tính theo pH 
với hệ số góc bằng 0,059. Như vậy quá thế hydro sẽ có giá trị cực đại trong các dung dịch trung 
hòa.Sự phụ thuộc quá thế hydro vào pH dung dịch được trình bày trên hình( 5.6).    

5.  Ảnh hưởng của thế điện cực ( đến quá thế hydro. 
 Sự hấp phụ các phân tử có cực hay các ion có thể làm tăng hay giảm thế điện cực đồng 
thời kìm hãm hay tăng tốc độ phản ứng khử ion hydro.Từ các phương trình (5.21), (5.22) ta 
thấy độ lớn và dấu (1 có ảnh hưởng đến quá thế hydro, có thể làm giảm hay tăng nó,điều đó 
đồng nghĩa với tăng hay giảm tốc độ ăn mòn kim loại trong dung dịch H3O+. Như vậy các phụ 
gia lạ thêm vào dung dịch axit có thể có ảnh hưởng cơ bản đến quá thế hydro, tức ảnh hưởng 
đến tốc độ oxy hóa kim loại. Hoạt động của nhiều chất ức chế chống ăn mòn dựa trên cơ sở 
này. Các hợp kim có trong thành phần của nó những kim lọai có quá thế thấp sẽ làm tăng tốc 
độ hòa tan kim loại nền. Kẽm kim loại có lẫn đồng Cu có quá thế hydro thấp, kẽm sẽ hòa tan 
mạnh hơn trong dung dịch axit.  

Ta biết điện thế ( là thế ở mặt phẳng phân bố các trung tâm điện tích của phức chất hoạt 
động. Dấu của ( tương ứng với dấu trung tâm điện tích này. 

Điện thế (  bị biến đổi là do các chất hoạt động bề mặt hấp phụ lên bề mặt điện cực và làm 
cho quá thế bị thay đổi, tùyï thuộc vào dấu điện tích của ion bị hấp phụ, mà thế ( có thể nhận 
giá trị dương hoặc giá trị âm, do đó quá thế cũng có thể tăng hay giảm do sự hấp phụ này. 

 Các anion hấp phụ đặc biệt sẽ làm lệch thế ( về 
phía âm, do đó ( giảm xuống. Các anion chỉ hấp phụ ở 
miền bề mặt tích điện dương hoặc ở miền bề mặt không 
tích điện, nghĩa là ở vùng thế dương và sẽ bị khử hấp 
phụ ở vùng thế âm.Các chất trung tính khi hấp phụ lên 
trên bề mặt điện cực cũng làm thay đổi thế (, và do đó 
cũng làm thay đổi quá thế hydro. Nếu chất hữu cơ không 
phải là chất cho proton (H+) và khi hấp phụ, nó làm lệch 
điểm điện tích không về phía dương (chẳng hạn các rượu 
và axit béo), ở khoảng thế hấp phụ của nó ta thấy quá 
thế hydro tăng lên. Một vài hợp chất hữu cơ như: quinin, 
điphênilamin lại làm giảm quá thế hydro (. Các cation 
hoạt động bề mặt khi hấp phụ lên bề mặt điện cực sẽ 
làm cho thế ( lệch về phía dương và làm tăng quá thế 
hydro. Sự hấp phụ các cation  phụ thuộc vào kích thước 
cation. Nếu kích thước cation càng lớn thì khả năng hấp 
phụ càng giảm. 
 

 
Hình 5.6. Sự phụ thuộc củaĠ  vào 

pH  
của dung dịch. 



 

VI- MỘT VÀI NHẬN XÉT. 

 1) Các thuyết về quá thế hydro của Tafel, Volmer, Frumkin đều có thể đưa đến dạng 
phương trình Tafel: 

 ηH a b i
2
= + lg  

 Với a, b là hằng số (a: phụ thuộc bản chất và trạng thái bề mặt điện cực, thành phần dung 
dịch, nhiệt độ. b: đặc trưng chủ yếu cho quá trình điện hóa). 
 - Thuyết tổ hợp chậm của Tafel: 
 ĉ, nhỏ hơn 4 lần so với giá trị thực nghiệm. 
 Thuyết này chỉ phù hợp đối với những kim loại có quá thế hydro thấp như  Pt, Pd,  
 - Thuyết phóng điện chậm của Volmer:ĉ.2 
 Thuyết này không tính đến cấu tạo lớp kép cũng như sai lầm chấp nhận nồng độ ion H+  
phản ứng cũng chính là nồng độ trung bình của dung dịch, nên không có khả năng giải thích 
được ảnh hưởng của thành phần dung dịch điện phân đến quá thế hydro. 
 - Thuyết phóng điện chậm  của Frumkin: 
 Phương trình phóng điện Frumkin có dạng: 

η
β

β
β

ψ
βH H O H O k H

RT
F

C RT
F

C RT
F

i const G
2 3 3

0 0
1

1
= − +

−
+ + −+ +ln ln ln  ηH2

= const + 0,059pH + ψ1 

+ 0,118lgik     (a) 
 Trong môi trường bazơ: 
 ηH2

= const - 0,059pH - ψ1 + 0,118lgik     (b) 

 Nếu trong dung dịch có dư chất nền thì (1 = const. Và dung dịch nghiên cứu là axit loãng 
thì ta có chấp nhận: [H3O+] = const, GH = const. Phương trình phóng điện Frumkin trở thành 
phương trình Tafel: 
      ηH a b i

2
= + lg  

 Thuyết Frumkin tính đến cấu tạo lớp kép nên cho phép giải thích được ảnh hưởng của 
thành phần dung dịch đến quá thế hydro và đến động học các quá trình điện cực khác có liên 
quan đến quá thế hydro. 
 2) Quá thế hydrůtrên catot có liên quan đến dòng điện qua điện cực và phụ thuộc mật độ 
dòng theo phương trìng (5.35): 
     η

H ka b i+ = + lg       

ĉkhi ik = 1A/cm2. Giá trị của a càng lớn thì quá thế hydro càng lớn do năng lượng hoạt động 
hóa của phản ứng khử H3O+ càng lớn, tốc độ của quá trình khử H3O+ càng nhỏ và sự oxy hóa 
kim loại xảy ra càng chậm. Các yếu tố làm tăng giá trị a, b sẽ làm giảm tốc độ ăn mòn kim loại. 
 Phương trình (5.35) sử dụng trong khoảng mật độ dòng rộng. 
 Ở các giá trị ik < 10-7A/cm2 thì sự phụ thuộc thế�vào ik là đường thẳng.   
 Quá thếĠ lớn nhất quan sát được trên Pb, Hg, Cd, Zn                (a = - 440mV). 
 Những kim loại nhóm Pt (Pt, Pd, Rh) có đặc tính hòa tan tốt nguyên tử hydro. Chúng có 
dòng i0 tương đối lớn và quá thế hydro nhỏ,  Còn trên các kim loại không có khả năng hấp phụ 
hydro như Hg, có dòng i0 vô cùng nhỏ chúng có quá thế hydro lớn. 
 Sự tăng nhiệt độ làm quá thế giảm một cách đáng kể: 2(4 mV/độ. 
 Quá thế phụ thuộc mật độ dòng hay ở một cường độ dòng nhất định, quá thế phụ thuộc 
vào độ lớn thực bề mặt catot. 
 Ở cường độ dòng như nhau, quá thế sẽ lớn hơn trên bề mặt phẳng và nhỏ hơn trên bề mặt 
gồ ghề. 

 3) Quá thế phụ thuộc vào pH dung dịch như đã nhìn thấy từ phương trình (a) và (b). 
Trong dung dịch axit quá thếĠ tăng tuyến tính cùng pH ở ik = const, hệ số góc 0,059. Trong 
dung dịch kiềŭ giảm tuyến tính cùng pH, hệ số góc -0,059. Vì vậŹ sẽ qua cực đại ở khoảng pH 
gần trung hòa.  
 4) Từ các phương trình (a) và (b) rút ra (1 có ảnh hưởng lêŮ, hoặc làm giảm hoặc 
làm tăng nó. Sự hấp phụ các  ion, các phân tử lưỡng cực, các phân tử hữu cơ (làm thay dổi (1) 
cũng có thể làm giảm hay tăng tốc độ khử H3O+. Như vậy chất phụ gia lạ, khi thêm vào dung 
dịch H3O+ có thể có ảnh hưởng cơ bản đến tốc độ oxy kim loại. Hoạt động của rất nhiều chất 
ức chế dựa trên cơ sở này. 
 Đối với các hợp kim có trong thành phần của nó những kim loại có quá thếĠthấp sẽ làm 
tăng tốc độ hòa tan kim loại chính. Ví dụ kẽm nguyên chất hòa tan rất chậm trong dung dịch 
H2SO4. Nếu có lẫn kim loại có quá thế hydro thấp như Pt, Pd... thì tốc độ tan kẽm càng nhanh, 



hydro thoát ra càng mạnh. Trường hợp thành phần hợp kim có chứa kim lọai có quá thế hydro 
cao sẽ làm giảm tốc độ tan của kim loại chính, tức kim loại này trở nên bền điện hóa hơn với 
môi trường. 
 

 
 

 
 

 
 

 
 

 

 
 

 
 

 

 

 
 

 

 
 

 
 

 
 

 
 



 
Chương VI 

 

ĐỘNG HỌC QUÁ TRÌNH KHỬ OXY HÒA TAN TRÊN CATOT 
 
 

I. PHÂN TÍCH CÁC ĐƯỜNG CONG PHÂN CỰC CỦA QUÁ TRÌNH KHỬ OXY HÒA TAN 
TRÊN CÁC KIM LOẠI HOẠT ĐỘNG. 
 Oxy hòa tan trong nước tự nhiên, trong dung dịch muối và nhiều môi trường khác là chất 
oxy hóa chủ yếu gây ra ăn mòn kim loại. 

 Nghiên cứu động học quá trình khử oxy hòa tan trong nước đòi hỏi sự thay đổi nồng đôï 
của nó trong giới hạn nhất định, vấn đề này có liên quan tới áp suất riêng phần của oxy trên 
dung dịch. Vì vậy cần phải dùng bình điện phân cho phép tiến hành thực nghiệm ở áp suất khác 
nhau của oxy, từ áp suất nhỏ đến áp suất vượt qua áp suất của không khí. 

 Việc nghiên cứu sự khử của oxy trên các kim loại hoạt động gặp khó khăn bởi vì khi phân 
cực catot bắt đầu từ thế (cb của oxy (hình 6.1) kim loại luôn có thế dương hơn thế cân bằng của 
bản thân nó và bị oxy hóa. Cùng với sự tăng phân cực catot trong khoảng xác định của thế sẽ 
đồng thời diễn ra hai quá trình điện cực: sự khử oxy và sự oxy hóa kim loại và chỉ khi thế đạt 
được giá trị thế cân bằng của kim loại và trở nên âm hơn giá trị này thì sự oxy hóa kim loại mới 
dừng lại. Điều này đã chỉ ra trên hình 6.1. Hình dạng và độ lệch của đường cong anot và catot là 
như sau: 

  - Đường cong anot (a) ứng với quá trình tan: 

      M → M2+ + 2e 

  - Đường cong catot (K1) ứng với quá trình khử: 

        O2 + 2H2O + 4e → 4OH- 

 Khi phân cực catot đủ lớn tốc độ khử oxy tăng, tốc độ oxy hóa kim loại giảm nhưng không 
ngay lập tức đến số không. Ở đây độ lớn dòng phân cực trên đồng hồ đo ứng với đoạn thẳng 
nằm giữa đường cong a’ và K1 

 Khi phân cực catot đủ lớn dòng có thể đạt được giá trị 
giới hạn ứng với tốc độ cực đại sự khuếch tán oxy 
đến bề mặt catot. Sau khi đạt đến thế cân bằng của 
hydro và âm hơn thế nầy thì sự khử oxy và hydro 
đồng thời  diển ra. Từ khi bắt đầu quá trình khử ion 
H+ mật độ dòng catot tăng. Bắt đầu từĠđường cong 
K1 và K2 được tổng cộng như đã chỉ ra trên đoạn 
thẳng đứng A.  

 Ở các thế âm hơn thế�đường cong (K2’) là 
dòng tổng cộng ứng vơí hai phản ứng catot: 
i i iK O H
= + +2

. ÔÛ ñaây iO2
laø doøng giôùi haïn. 

 Vị trí các đường cong phân cực và các điểm 
đặc trưng trên đồ thị phụ thuộc vào từng loại hệ: ở 
các thế âm hơŮ sự oxy hóa kim loại dừng lại và chỉ 
diễn ra những phản ứng khử của hai chất oxy hóa. 
Nếu như ta biểu diễn sự phụ thuộc mật độ dòng đo 
được vào thế thì chúng ta sẽ thu được đường cong 
trình bày trên hình 6.2. 
 Trong khoảng các thế A hình 6.2 diễn ra sự 
khử oxy và sự oxy hóa kim loại. Dạng đường cong 

đo được là dốc, và phần này được đặc trưng bằng sự phân cực nhỏ. Trong phần B diễn ra sự 
khử oxy (dòng giới hạn) và H+ đồng thời cùng với sự oxy hóa kim loại. Phần C ứng với sự khử 
oxy và H+. Vì thế đường cong catot trong phần này là tổng số của đường phân cực oxy giới hạn 
và đường cong phân cực của quá trình khử H+. 

 Độ phân cực các điện cực (độ dốc của đường cong) được xác định bằng hệ số b trong 
phương trình Tafel:  

        η = a + blg⏐i⏐      (6.1) 

Hình 6.1. Ñöôøng cong phaân cöïc moâ taû söï khöû oxy 
trong dung dòch nöôùc, treân beà maët kim loaïi aên 

ø



 Vị trí và giới hạn của các đường cong phân cực a, K1, K2 trên hình 6.1 xác định hình dạng 
của các đường cong ( - i trong hình 6.2. 
 Để tránh những phức tạp, khó khăn như trình bày ở trên, việc nghiên cứu động học của sự 
khử oxy đã được tiến hành chủ yếu trên các điện cực trơ đối với oxy như Ag, Au, Pd, Hg. 

II- QUÁ TRÌNH KHỬ OXY HÒA TAN TRONG DUNG DỊCH AXIT, TRUNG HÒA VÀ BAZƠ YẾU TRÊN 
ĐIỆN CỰC Ag. 

 Dựa trên sự phân tích các kết quá nghiên cứu quá trình khử của oxy trên điện cực Ag, đã 
cho phép người ta biết rõ cơ chế sự khử oxy trong các dung dịch axit trung hòa hay  bazơ yếu. 
 Sự khử oxy trong các dung dịch axit và kiềm yếu trên bề mặt catot Ag được trình bày theo 
sơ đồ sau:    
 
 
     

            (Sơ đồ a) 
 
 
 
 

 Sau khi lấy tổng, chúng ta thu được phương trình tổng cộng cho sự khử oxy: 

     O2 + 4e + 2H+ → 2OH- 

hay H+ tạo ra từ phân tử H2O nên ta có: 

O2 + 4e + 2H2O → 4OH- 

 Sự tạo ra H2O2 trong giai đoạn (4) có thể dễ dàng thừa 
nhận bằng phương pháp phân tích bởi vì H2O2 đủ bền so với 
các sản phẩm chuyển tiếp nhưĠ,Ġ hoặc HO2 . 
 Nếu như thực nghiệm diễn ra ngắn khoảng 5 giây, khi 
hòa tan O2 vào 0,1N H2SO4 thì ởĠA/cm2, hiệu suất H2O2 đạt 
được 100%. Sự tăng mật độ dòng dẫn đến tăng tốc độ tạo ra 
H2O2 và tăng nồng độ của nó trong dung dịch, đồng thời 
cũng gây ra sự phân giải H2O2 đáng kể. Do đó hiệu suất tạo 
H2O2 giảm. 

 Xác suất loại trừ H2O2 từ dung dịch có thể xuất hiện do 
hậu quả phản ứng giữa nó với các sản phẩm trung gian khác 
của sự khử oxy. 

    H2O2 + HO2 → H2O + O2 + OH 

    OH + H2O2 → H2O + HO2 

 Trong các dung dịch bazơ  H2O2 phân rã nhanh hơn 
theo cơ chế sau: H2O2 ( H+ + HO2- 
   Na+ + OH- + H+ + HO2

- → H2O + Na+ + HO2
- 

   HO2
- + HO2 → OH- + O2 + OH 

   HO2
- + OH → OH- + HO2 

 Trong dung dịch kiềm 1N có thể thừa nhận các vết H2O2 và như vậy trong sơ đồ động học 
cần phải thừa nhận sự thật có tạo ra H2O2. 

 Những dữ kiện thực nghiệm có thể được giải thích rõ nếu chúng ta thừa nhận giai đoạn (1) 
của phản ứng (a) diễn ra chậm nhất và xác định động học của toàn bộ quá trình:   

   i K a eK O

F
RT=

−
. .

2

β ϕ

          (6.2) 

 Chấp nhận ( = 0,5 

    i K a eK O

F
RT=

−
. .

2

2
ϕ

 

 

 Logarit hóa ta thu được: 

 

Hình 6.2. Đường cong phụ thuộc 
mật độ dòng đo được vào thế, thu 

được bằng thực nghiệm khi 
nghiên cứu hệ trình bày ở hình 

(6.1). 

 



   lg lg lgi K a F
RTK O= + −

2 2
ϕ

 

 ϕ = 0,18lgK + 0,18lg aO2
- 0,18lg iK     (6.3) 

 Phương trình (6.3) được dùng cho đến giá trị pH = 2. Trong các dung dịch axit yếu và 
trong các dung dịch bazơ tức trong khoảng pH từ  2 ( 13 thế điện cực không phụ thuộc pH. Điều 
đó được mô tả bằng đoạn thẳng ab trên hình (6.3). 

 Trên hình (6.3) đường thẳng nằm ngang ab ứng với giá trị 
của các thế ởĠvà iK không đổi. Các đoạn thẳng nối hai đường 
thẳng ab và đường thẳng biểu diễnĠcho độ lớn quá thế của sự khử 
oxy ở các giá trịĠvà iK nhất định. Như đã  nhìn thấy trên hình 
(6.3) quá thế: 
ĉ( -((k =Ġ- (  giảm tuyến tính cùng với sự tăng pH. 

 Thế cân bằng của điện cực oxy biểu diễn bằng phương trình: 

ϕ ϕO
cb O

OH

RT
F

P
a2

2
0 44

= +
−

ln         (6.4) 

 Phương trình này thu được từ phản ứng tổng quát: 

   O2 + 2H2O + 4e → 4OH- 

 Biểu thịĠquaĠvà chuyển thành logarit thập phân ở 250C, ta 
có: 

ϕ ϕO
cb O

W
H

RT
F

P
K

a
2

2
0 4

4

4
= +

⎛
⎝
⎜

⎞
⎠
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  ϕ ϕO
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O W H

RT
F

P RT
F

K RT
F

a
2 20 4
= + − + +ln ln ln  

  ϕ ϕO
cb

O WP K pH
2 20

0 059
4

0 059 0 059= + − −
, lg , ln ,    (6.5) 

 Ở đây KW là tích số ion của H2O 

 Từ đó ĉV 

 Từ (6.3) và (6.5) chúng ta có: 

-∆ϕK≈ηO2
=ϕ ϕO

cb
2
−  =ϕ 0 0 059 0 059

4
0 059

2
− + −, ln , lg ,K P pHW O - 

    -0,18lgK - 0,18lgaO2
+ 0,18lg iK     (6.6) 

 Giá trị (0, K, KW là không đổi ở nhiệt độ nhất định, pH coi như không đổi ở mật độ dòng 
nhỏ hoặc sử dụng dung dịch đệm. Tất cả các đại lượng trên có thể đặc trưng bằng một hằng số 
chung. 

 Giữšv�có mối quan hệ theo định luật Henry: 

    P K aO O2 2
= .  

 Và logarit hai vế ta được: 

  
0 059

4
0 059

4
0 059

42 2

, lg , lg , lgP K aO O= +     (6.7) 

 Đặt giá trịĠtừ phương trình (6.7) vào (6.6) và chú ý đến   pH = const ta có: 

     -∆ϕK = ηO2
= const -1 3

4
0 059 0 118

2
. , lg , lga iO K+   (6.8) 

 Nếu coi pH như  một đại lượng biến đổi ta có: 

 Hình 6.3. Theá (a, b, c) vaø quaù theá 

(hieäu giöõaϕO
cb

2
vaø ϕa,b,c) cuûa söï khöû 

oxy phuï thuoäc vaøo pH cuûa dung dòch 
ôû aO2

vaø iK khoâng ñoåi. 



-∆ϕK = ηO2
= const -1 3

4
0 059 0 118

2
. , lg , lga iO K+ - 0,059pH      (6.9) 

 Phương trình (6.9) có thể kiểm tra bằng thực nghiệm. 

 Từ phương trình (6.9) và (6.3), chúng ta rút ra: 
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 Các dữ kiện thực nghiệm phù hợp tốt cùng vơí các giá trị tính toán được từ các phương 
trình động học (6.10a) và (6.10b). 
 Các sản phẩm chuyển tiếp sinh ra trong phản ứng theo sơ đồ động học (a) là không bền 
và năng lượng tạo ra chúng có thể được xác định trong sự gần đúng. 
 Đối với phản ứng: 

     O2khí +
1
2

H2khí →O Haq aq2
− ++  

 Có sự thay đổi thế nhiệt động là: 
     -∆G0 = -19900cal 
 Bởi vì công tạo ra trong các điều kiện tiêu chuẩn O2, H2 v�là bằng không, vì thế nên: 

− ∆G0  = -19900cal laø coâng taïo ra O aq2
− töø O2. 

 Trên cơ sở đó chúng ta xác định thế tiêu chuẩn của quá trình: 

     O2
−  → O2 + e 

 Công phản ứng đo đượcĠ= 19900cal. 
 Biểu thị công ra đơn vị Jun và chia chúng cho số Faraday chúng ta thu được: 

 ϕ 0

0 4 185 19900 4 185
96500

0 863= = −
−

= − = −
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G
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V∆ . , . , ,        (6.11) 

Từ phương trình Nernst: 

     ϕ ϕ= +
−

0
2

2

RT
F

a
a

O

O

ln  

 Khi đặtĠ= 1 và thế mà ở đó diễn ra phản ứng là ( = 0,35V chúng ta rút ra được: 
     0,35 =  -0,863 - 0,059lga

O2
−  

 Hoặc   lŧ = -20 
     a

O2
− = 10-20 (mol ion/l) 

 Nồng độĠtính được là vô cùng nhỏ. Vì thế người ta loại trừ giả thiết cho rằngĠ tích lũy trên 
bề mặt điện cực và sau đó hấp phụ lên trên nó. 
 Xác suất có tính trội hơn là sự tạo thànŨ diễn ra ngay trên bề mặt điện cực và năng lượng 
hấp phụ oxy trên các kim loại là rất lớn, vì thế giai đoạn đầu của sơ đồ động học (a) có thể viết: 
     M + O2 + e → M/O hp2

−  

     M/O hp2
− + H+ → M/HO hp2  



 Trong trường hợp trình bày ở trên, những dữ kiện thu được trong thực nghiệm đã cho 
phép giải thích một cách thỏa mãn sơ đồ (a). 
III- SỰ KHỬ OXY TRÊN Ag TRONG DUNG DỊCH BAZƠ. 
 Trong các dung dịch bazơ, sự khử oxy trên Ag diễn ra theo sơ đồ tương tự như sơ đồ (a) 
(ở đây nồng  độä ion H+ là vô cùng bé): 

Lấy tổng của chúng ta thu được phương trình tổng cộng: 
      O2 + 4e + 2H2O → 4OH- 
 Căn cứ vào đường cong phân cực  thực nghiệm dòng - thế đối với quá trình 
khử oxy trên catot trơ trong các dung dịch bazơ cho phép kết luận giai đoạn (3) 
là giai đoạn xác định tốc độ quá trình, ta có: 

    i K a eK HO

F
RT=

−
. .

2

β ϕ

           

(6.12) 

 Giá trịĠcó thể tìm thấy khi chấp nhận giai đoạn (1) và (2) diễn ra đủ nhanh  
ở trạng thái cân bằng trong toàn bộ thời gian. 

 Chúng ta viết giai đoạn (1) và (2) đồng thời: 
    O2 + e + H+ + OH- HO2 + OH- 

 Hoặc   O2 + e + HīHO2 

 HO2 chứa O2 dưới dạng khử, áp dụng phương trình Nernst cho quá trình này: 
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 Đặt phương trình (6.13) vào phương trình (6.12), ta được: 
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 Chấp nhận  ( Ľ và (1 + () Ľ 
 Và   ĉ= const 

 Logarit hóa phương trình (6.14) và giải nó theo ( chúng ta được: 
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 (6.15) 
 Ở các giá trịĠvà iK không đổi, thế chuyển dịch tuyến tính về phía giá trị âm hơn cùng với 
sự tăng pH (đoạn thẳng bc trong hình 6.3.) 
 Ở các giá trị pH và iK không thay đổiø, thế điện cực tăng một cách tuyến tính về phía 
dương theo lgaO2

. 

 Ở các giá trịĠvà pH không đổi thế  phụ thuộc tuyến tính theo sự thay đổi  lgiK. 
 Những dữ kiện thực nghiệm đã thừa nhận kết luận này. 
 Từ phương trình (6.4) và (6.15) chúng ta rút ra được độ lớn của quá thế oxy trong dung 
dịch kiềm, sau khi ta gộp tất cả các đại lượng vào một hằng số chung, ta được: 
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             (6.16) 
 Khi các giá trịĠvà iK không đổi, quá thế giảm tuyến tính cùng vơí sự tăng pH (trên trục 
tung giữa bc v�trên hình 6.3). 
 Từ phương trình (6.15) và (6.16) chúng ta rút ra được các biểu thức (6.17). Các dữ kiện 
thực nghiệm phù hợp tốt với các giá trị tính toán từ các phương trình nầy. 

 Chú ý: Sự khử oxy trên thủy ngân tương tự sự khử nó trên bạc. 
 Đối với sự khử oxy trên platin và paladi là những chất dễ hấp phụ hydro trong các dung 
dịch axit và dung dịch trung hòa, các dữ kiện thực nghiệm đã chứng tỏ sơ đồ động học trong đó 
giai đoạn hấp phụ hydro là giai đoạn đầu, còn phản ứng phi điện hóa của hydro hấp phụ với oxy 
là giai đoạn thứ hai tức là: 
     H+ + e Hhp 
     Hhp + O2 HO2 
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 Các giai đoạn tiếp theo của quá trình sẽ phù hợp sơ đồ ((a). Trên cơ sở này, đối với điện 
cực platin và paladi có thể tìm thấy sự phụ thuộc ( v�vàoĠ, pH và lgiK tương tự như sự phụ 
thuộc theo (6.10) đối với sự khử oxy trên bạc. Hiển nhiên là giá trị các hệ số góc  sẽ khác, bởi vì 
khi khử oxy trên platin và paladi, sự hấp thụ các nguyên tử hydro đóng một vai trò đặc biệt, còn 
trên Ag và Hg có sự hấp phụ các anionĠ, sự thay đổi trạng thái bề mặt hấp phụ có thể ảnh 
hưởng lên động học của sự khử oxy.                                                                

IV- CÁC KẾT QUẢ THỰC NGHIỆM CỦA SỰ KHỬ OXY TRÊN CÁC KIM LOẠI  HOẠT ĐỘNG 
(Cu, Fe). 

 Sự nghiên cứu động học điện hóa của sự khử oxy trên các kim loại hoạt độïng (dễ bị oxy 
hóa) thực tế là không có khả năng do những nguyên nhân phức tạp rút ra từ sự oxy hóa chính 
bản thân kim loại. Tuy nhiên do tầm quan trọng của vấn đề này, đã dẫn đến việc nghiên cứu sự 
xử sự ở catot của các kim loại và hợp kim khác nhau trong sự có mặt của oxy hòa tan. 
 Tomasop đã nghiên cứu sự xử sự ở catot của nhiều kim loại quan trọng trong các dung 
dịch có chứa oxy. Việc nghiên cứu đã được tiến hành chủ yếu trong dung dịch NaCl 0,5M (nồng 
độ của muối NaCl trong nước bể) với sự thêm 0,005M Na2CO3 và 0,006M NaHCO3. Dung dịch 
đệm có thành phần như thế có pH ( 9,2. Sự chuyển động của dung dịch đối với điện cực nhờ sử 
dụng máy khuấy 2000vòng/phút. 
 Người ta thừa nhận rằng sự khuấy cho phép thu được những kết quá  lập lại.  
 Trên hình (6.4) trình bày các đường cong phân cực của sự khử oxy trên điện cực 
đồng,trong đó quá trình thuận và nghịch trùng nhau. 

Hình dạng các đường cong phân cực là tương tự như  trên hình (6.2). 
 Trên hình (6.4), đoạn ab ứng với sự khử oxy có kèm theo sự oxy hóa đồng. Đoạn bc 

 

 
 
Hình 6.4. Ñöôøng cong phaân cöïc khöû oxy treân 

catot Cu aùp suaát oxy P atmO2
1= , 

 soá voøng quay cuûa maùy khuaáy 
2000voøng/phuùt. 

1. Quaù trình thuaän, 2. Quaù trình nghòch. 



ứng với dòng giới hạn của oxy cùng sự oxyhóa Cu. Đoạn cd ứng với sự khử H+ cùng với dòng 
giới hạn oxy. 

 Đường cong phân cực của sự khử oxy trên điện 
cực đồng còn phụ thuộc vào tốc độ khuấy dung dịch. 
Trên hình (6.5) cho thấy ảnh hưởng của tốc độ chuyển 
động chất lỏng đối với điện cực, số vòng khuấy càng 
cao thì dòng giới hạn của oxy càng lớn. 
 Đường cong phân cực catot của sự khử oxy trên 
điện cực đồng còn phụ thuộc vào nồng độ tan của oxy. 
Điều đó chỉ ra trên hình (6.6), nồng độ tan của oxy 
được điều chỉnh bằng sự thay đổi của áp suất riêng 
phần trên dung dịch. 
 Trên hình (6.7) chỉ ra ảnh hưởng của trạng thái bề 
mặt điện cực, trong trường hợp bề mặt nhẵn, dòng giới 
hạn là cao hơn một ít và thấp hơn một ít khi bề mặt 
điện cực gồ ghề, bề mặt phẳng sẽ tiếp xúc với nhiều 
lượt dung dịch còn bề mặt gồ ghề kìm hãm ít nhiều các 
chất lỏng theo hướng tiếp tuyến với bề mặt dung dịch. 
 Khi thay đổi vật liệu catot, ví dụ thay đồng bằng 
sắt sẽ không dẫn đến sự thay đổi các đặc trưng của 
đường cong phân cực, hình (6.8). 
 
 
 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
  
 
 
 
 
 
 
 
 
 

 
 
Trong trường hợp bề mặt điện cực bị gỉ, trong dung dịch khuấy trộn người ta quan sát thấy 

dòng giới hạn nhỏ hơn trong trường hợp bề mặt điện cực sạch (không gỉ). 
 Trong dung dịch không có khuấy trộn sẽ không phân biệt được sự khác biệt giữa catot gỉ 
và catot sạch. Có thể thừa nhận rằng gỉ bao gồm từng khối nhỏ không tiếp xúc chặt với bề mặt 
sắt. Trên các khối gỉ gần như không xảy ra sự khử oxy. Sự có mặt của lớp gỉ làm chậm sự 
chuyển oxy đến bề mặt kim loại tức là kìm hãm sự khử oxy.  

Hình 6.5. Ñöôøng cong phaân cöïc khöû oxy treân  
catot Cu phuï thuoäc vaøo toác ñoä khuaáy dung dòch 

( PO2
=1atm). 

 1. Dung dòch khoâng khuaáy troän, 
 2. Dung dòch khuaáy 1000 voøng/phuùt, 
 3. Dung dòch khuaáy 2000 voøng/phuùt. 

 
Hình 6.6.  Ñöôøng cong phaân cöïc khöû 
oxy treân catot ñoàng tuøy thuoäc vaøo ñoä tan 
cuûa oxy (toác ñoä khuaáy troän 2000 voøng / 

phuùt). 
1. AÙp suaát H2, 
2. AÙp suaát khoâng khí PO2

 = 1/5 atm, 

3. AÙp suaát oxy PO2
 = 1 atm. 

 Hình 
6.7. Caùc ñöôøng cong phaân cöïc catot cuûa 
ñieän cöïc ñoàng ôû traïng thaùi beà maët khaùc 
nhau (soá voøng khuaáy 2000 voøng/phuùt) 

 1. Beà maët ñaùnh boùng nhaün, 
 2. Beà maët maøi kyõ, 
 3. Beà maët maøi thoâ.  
 



 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
  
 
 
 
 
 
 
 
 
 Khi thí nghiệm kéo dài vài giờ, bề mặt sạch lúc đầu của sắt bị phủ bởi lớp gỉ trong quá 
trình phân cực. Sự thay đổi trạng thái bề mặt này nhất định sẽ ảnh hưởng lên hình dạng các 
đường cong phân cực. Ví dụ lên độ lớn dòng giới hạn. Thành phần gỉ phụ thuộc vào thành phần 
dung dịch. Thông thường lớp gỉ bám trực tiếp lên bề mặt của sắt một cách rắn chắt là các hợp 
chất Fe2+, lớp ngoài là xốp hơn, giàu các hợp chất Fe3+ và dễ dàng loại trừ nó bằng tia nước. 
 Vì thế tốc độ chuyển động của chất lỏng ảnh hưởng không chỉ lên điều kiện chuyển oxy 
đến bề mặt điện cực mà còn lên độ dày và tính chất lớp gỉ tạo thành, lớp gỉ đó lại có ảnh hưởng 
lên độ lớn dòng giới hạn. 
 Những phức tạp tương tự cũng được quan sát trong trường hợp sử dụng các kim loại và 
hợp kim khác khi tiến hành nghiên cứu quá trình khử oxy trên nó. 

V- SỰ ĂN MÒN KIM LOẠI VỚI SỰ THAM GIA CỦA OXY TRONG KHÍ QUYỂN. 
 Dạng ăn mòn kim loại khá phổ biến trong thiên nhiên là ăn mòn với sự khử cực của oxy 
không khí. 
 Oxy hòa tan trong các điều kiện bình thường nằm ở trạng thái cân bằng với oxy không khí 
(a K PO O2 2

= . ). 

 Dạng khử của oxy là OH- tồn tại trong dung dịch, cần chú ý rằnŧv�phụ thuộc vào pH của 
dung dịch. 
 Chúng ta khảo sát dạng ăn mòn với sự khử cực của oxy bằng giản đồ ăn mòn trên hình 
6.10. 

 Đường cong phân cực số 1 ứng với sự hòa tan anot kim 
loại, đường cong 2 ứng với sự khử H+ đồng thời với sự giải 
phóng H2, đường cong 3 ứng với sự  khử oxy. Đường cong 4 là 
đường cong phân cực tổng hợp của sự khử catot của hydro và 
oxy. Giao điểm của đường cong anot và catot tổng hợp 4 là 
điểm có điện thế dừngĠc và dòng ăn mòn  lgic. 
 Cần chú ý rằngĠ vàĠphụ thuộc vào pH của dung dịch. Ví 
dụ: pH dung dịch tăng do kết quảù phản ứng: 

 H+ + OH- + e → 
1
2

H2 + OH-  

 Hoặc    O2 + 4e + 2H2O ( 4OH- 
 Sự thay đổi pH nhiều hay ít còn tùy thuộc vào khả năng 
đệm của dung dịch và sự khuấy trộn. 
 Trong các dung dịch NiCl2  với iK = 4.10-3A/cm2 và ở t0 
=200C cách bề mặt catot 1mm, pH tăng gần hai đơn vị trong 
trường hợp không khuấy trộn. Trong các khoảng cách nhỏ hơn 

 
Hình 6.8. Ñöôøng cong phaân cöïc catot    

cuûa  ñieän cöïc saét 
1. Dung dòch khoâng ñöôïc khuaáy, 
2. Soá voøng khuaáy 2000 voøng/phuùt - Quaù 

trình thuaän, 
3. Soá voøng khuaáy 2000 voøng/phuùt- Quaù 

trình  nghòch. 

Hình 6.9. Ñöôøng cong phaân cöïc catot 
ñoái vôùi ñieän cöïc saét tuyø thuoäc vaøo aùp 

suaát oxy treân dung dòch (soá voøng 
khuaáy 2000 voøng/phuùt) 

1. AÙp suaát khoâng khí PO2
= 1/5atm, 

2. AÙp suaát oxy PO2
= 1 atm. 

 
Hình 6.10. Giaûn ñoà aên moøn vôùi söï khöû 

cöïc cuûa oxy trong dung dòch nöôùc. 
 



nhiều so với 1mm sự tăng pH còn lớn hơn nhiều. Ngược lại ở khoảng gần anot có thể giảm pH. 
Sự giảm như thế quan sát được ở những chỗ do oxy chuyển đến bề mặt kim loại có khó khăn. 
 Ví dụ: Ở các lỗ sâu, các rãnh giữa kim loại và lớp phủ... 
 Tăng pH làŭv�chuyển dịch về phía âm và sự giảm pH thì làm tăng chúng. 
 Việc thêm vào dung dịch các ion M2+ cũng có ảnh hưởng đến pH. Thường người ta quan 
sát thấy pH giảm do thủy phân hoặc do tạo ra các chất ít tan như M(OH)2. Hoạt độĠcó thể tăng 
theo thời gian nếu như khi ăn mòn trong axit có tạo ra các hợp chất hòa tan tốt, ví dụ muối kim 
loại. 
 Khi tạo ra các sản phẩm khó tan của sự ăn mòn. Ví dụ các hydroxyt có ở dưới dạng kết 
tủa, a

M 2+  seõ ñöôïc xaùc ñònh töø tích soá tan, khi aên moøn Fe trong dung dòch coù pH gaàn 

ñeán trung hòa, giai đoạn đầu của sự ăn mòn cho sản phẩm khó tan Fe(OH)2 khi đó: 
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 Ở đây ĉ= - 0,441V; L = 1,65.10-5 
   KW = 1,27.10-14 ở 250C   (KW tích số ion của nước) 
 Thay các giá trị vào ta được: 

     ϕ Fe
cb = -(0,056 + 0,059pH) 

 Ở     pH = 7  thìĠ= -0,469 
 Nếu trong dung dịch tồn tại các ion có khả năng tạo với Fe2+ những hợp chất ít tan hơn, 
ví dụ S2- th� có giá trị âm hơn. 
 Khi chất lỏng chuyển động nhanh, sự ổn định của các thế cân bằng gặp  khó khăn do sự 
loại trừ không ngừng sản phẩm ăn mòn từ lớp sát bề mặt điện cực. Nhưng ngay trong các điều 
kiện này, sự ổn định cũng có thể có khi lớp dung dịch sát điện cực có độ dày đủ nhỏ và thực tế 
không tham gia vào sự chuyển động của dung dịch. Sự khử catot của chất oxy hóa như oxy 
thường diễn ra ở dòng giới hạn, trong trường hợp này tốc độ ăn mòn được xác định bằng nồng 
độ của chất oxy hóa, độ dày của lớp khuếch tán phụ thuộc các điều kiện thủy động ở bề mặt 
kim loại. 
 Trên hình (6.11) trình bày giản đồ ăn mòn đối với trường hợp nêu trên. 
 Ở đây có một đường cong phân cực anot và một vài đường cong phân cực catot, vị trí của 
chúng phụ thuộc vào độ dày lớp khuếch tán ởĠbằng hằng số. 

    ( )i ZF D a aKt O O= −
δ 2 2

0  

 Chấp nhận rằng hệ số khuếch tán thực tế không phụ thuộc vàoĠ chúng ta có: 

    
( )

i const
a a

Kt
O O=
−

2 2

0

δ
 

ĉvàĠlà hoạt độ oxy tan trong thể tích dung dịch và trong khoảng trực tiếp với kim loại. 
 Khi iKt = igh,Ġ= 0 thì tốc độ quá trình được xác định bằng tỉ số 

( )aO2

0

δ
. 

 Các đường cong K1, K2, K3 thu được khi tăng giá trị tỷ sốĠ. Khi 
tốc độ khuếch tán đủ lớn thì sự kìm hãm phản ứng catot chủ yếu là 
kìm hãm điện hóa (ứng với đường cong K4) 
 Những điều kiện trình bày trên hình (6.11) có ý nghĩa thực tế khi 
O2 là chất oxy hóa. Ở đây tốc độ ăn mòn điện hoá được xác định chỉ 
bằng tốc độ khuếch tán. Bản chất của kim loại, vị trí và độ lệch của 
đường cong phân cực có thể ảnh hưởng lên độ lớn (corr và dòng ăn 
mòn. 
 a là đường cong anot của sự oxy hóa kim loại; K1, K2, K3 là 
đường cong catot giới hạn của sự khử các chất oxy hóa; K4 là đường 
cong catot khi quá trình catot bị khống chế bởi phản ứng điện hóa. Các 
vị trí 1, 2, 3, 4 chỉ các giá trị thế ổn định ứng với các đường cong K1, 
K2, K3, K4. 

Hình 6.11. Giaûn ñoà aên moøn khi coù söï kìm  
haõm  

khueách taùn cuûa chaát oxy hoùa. 



VI- MỘT VÀI NHẬN XÉT CHUNG. 
 Qua quá trình nghiên cứu động học của sự khử oxy hòa tan trên catot ta có thể rút ra 
được các nhận xét sau: 
 1) Cơ chế quá trình khử oxy trên catot là phức tạp, diễn ra theo nhiều giai đoạn nối tiếp 
nhau. Kết quả nghiên cứu đã chứng tỏ giai đoạn đầu không phải oxy nguyên tử mà oxy phân tử 
bị hấp phụ trên điện cực hay liên kết rất yếu với bề mặt điện cực tham gia quá trình khử điện. 
Mỗi giai đoạn nối tiếp chỉ có một electron tham gia. 
 2) Quá trình khử oxy trong dung dịch axit hay bazơ đều có tạo ra sản phẩm trung gian 
H2O2, nó bị phân rã hay cũng có thể tiếp tục tham gia khử. 
 3) Động học quá trình khử oxy trong dung dịch axit hay bazơ về nguyên tắc là giống nhau, 
tuy nhiên các giai đoạn giới hạn tốc độ quá trình (giai đoạn chậm nhất) là khác nhau. 
 4) So sánh với quá trình khử  của H+, có thể coi sự phân cực nồng độ về nguyên tắc là 
không đáng kể, trong trường hợp khử của oxy thì sự phân cực nồng độ đóng vai trò rất lớn do 
sự giới hạn tốc độ khuếch tán của oxy đến bề mặt catot. Điều này có thể giải thích như sau: độ 
tan của oxy trong nước rất bé, nồng độ oxy quá nhỏ và sự khuếch tán oxy qua lớp chất lỏng 
“cứng”  ở sát bề mặt điện cực và lớp sản phẩm ăn mòn trên chính bề mặt catot gặp rất nhiều 
trở ngại. 

 Cần nhấn mạnh rằng khi chuyển dịch thế catot về hướng âm đủ lớn thì sẽ diễn ra đồng 
thời sự phóng điện của ion H+ cùng với sự khử của oxy hòa tan, dòng catot sẽ là dòng tổng 
cộngĠ vàĠgiới hạn. 
 




