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Одной из возможных причин мобилизации тяжелых металлов из рудных отвалов является их взаимодействие с кислотными дождями. Химический состав кислотных дождей определяется составом техногенных выбросов в атмосферу в сочетании с протекающими в ней физическими и физико-химическими процессами. Из многочисленной литературы известно, что основными газовыми компонентами техногенных выбросов в атмосферу являются оксиды серы и азота. 

Для прогнозной оценки влияния кислотных выпадений на экологическую обстановку в районах складирования сульфидсодержащих отходов необходимо учитывать тип источников загрязнения атмосферы в данном регионе, процессы образования и выпадения кислотообразующих веществ, а также знать закономерности взаимодействия основных сульфидных минералов с компонентами кислотных дождей.

Процессы окисления сульфидов в водных растворах в присутствии кислорода очень сложны. В настоящее время в основном рассматриваются два механизма этих процессов: электрохимический и адсорбционный. Электрохимическое растворение минералов происходит за счет образования гальванических пар: чем больше различие в величинах электродного потенциала, тем интенсивнее процессы электрохимического растворения. Однако сульфиды тяжелых металлов характеризуются низкой электропроводностью, полупроводниковыми свойствами и в процессе окисления покрываются пленками, что затрудняет переход электронов от анодного участка к катодному и подвод окислителя - кислорода [1]. В настоящее время предпочтение отдается адсорбционному механизму, согласно которому окисление протекает как топохимическая реакция, включающая адсорбцию растворенного кислорода активными участками поверхности кристалла сульфида, где и происходит важнейший акт: активация поверхностью 
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молекулы кислорода,  продукт которой - атомы кислорода -  также  ос-

таются на поверхности сульфида, но уже в состоянии хемосорбции. Атомарный кислород вступает во взаимодействие с сульфидом, образуется активированный комплекс, который затем распадется на конечные продукты реакции. Процессы сорбции и активации кислорода являются медленными стадиями. Однако реакция О2 ( 2О на поверхности твердой фазы протекает со значительно меньшей затратой энергии, чем в растворе.

В ряде случаев механизм окисления сульфидов не ограничивается только топохимической реакцией, а включает также стадию взаимодействия кислорода с растворами различных солей. Так, например, согласно результатам многочисленных натурных и экспериментальных исследований [7, 8] окисление пирита проходит в три последовательные стадии, которые описываются следующими уравнениями:

2FeS2 + 7O2 + 2H2O = 2FeSO4 + 2H2SO4,

(1)

4FeSO4 + O2 + 2H2SO4 = 2Fe2(SO4)3 + 2H2O,

(2)

FeS2 + 7Fe2(SO4)3 + 8H2O = 15FeSO4 + 8H2SO4.
(3)

Стадия гомогенного гидрохимического окисления молекулярным кислородом сульфата железа двухвалентного до трехвалентного (ур. 2) определяет общую скорость процесса. Образовавшиеся в конечном итоге ионы Fe3+ являются сильнейшим окислителем и вступают в ряд последующих взаимодействий с другими сульфидами. 

Обогащение дренажных вод и атмосферных осадков тяжелыми металлами и сульфатами сопровождается их значительным подкислением, в результате чего рН этих вод снижается до 1 - 2 [3], а местами достигает величины -1 ( 0,46 [9]. Указанные процессы носят не только региональный, но и глобальный характер, так как наблюдаются в районах эксплуатируемых и отработанных месторождений любых континентов.

Действие железа (III), как ускорителя окисления MeS кислородом, проявляется только в достаточно кислых средах (рН < 2). Схематически его действие в рассматриваемом случае объясняется не только способностью Fe3+ окислять сульфидную серу до элементарной:

MeS + 2Fe3+ ( Me2+ + So + 2Fe2+,


(4)

но и возможностью регенерироваться в присутствии кислорода до двухвалентного состояния.

Процесс окисления двухвалентного железа кислородом (4Fe2+ + 4H+ + O2 = 4Fe3+ + 2H2O) широко распространен в зоне гипергенеза и, по мнению некоторых исследователей [2], протекает по радикально-цепному механизму. Этот процесс не может идти путем прямого взаимодействия девяти частиц, что является крайне маловероятным событием. К тому же, восемь из девяти  участников  реакции  несут  на 
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себе положительные заряды  и  поэтому должны взаимно отталкивать-

ся. По современным представлениям рассматриваемый процесс протекает, по меньшей мере, через семь элементарных ступеней:

Fe2+ + O2 ( Fe3+ + O2(;



(5)

O2( + H+ ( HO2(;




(6)

Fe2+ + HO2( ( Fe3+ + HO2(;



(7)

HO2( + H+ ( H2O2;



(8)

H2O2 + Fe2+ ( Fe3+ + OH( + (OH;


(9)

Fe2+ + (OH ( Fe3+ + OH(;



(10)

OH( + H+  ( H2O.




(11)

Образование в качестве промежуточного соединения одного иона О2( и порожденного им свободного радикала НО2( вызывает цепную реакцию, в которой до ее обрыва окисляется не менее трех ионов Fe2+. Длина цепей непостоянна - их зарождение и обрыв определяются многими условиями - температурой, рН, солевым составом раствора, присутствием комплексообразователей и катализаторов, наличием и природой твердой фазы, ее удельной поверхностью, интенсивностью массообмена и т.д.. Эти факторы оказывают различное влияние на скорость окисления в растворах не только солей железа, но и других растворенных или твердых веществ, например сульфидов.

В последнее время большое внимание исследователей уделялось изучению механизма реакции окисления двухвалентного железа в кислых средах в присутствии различных катализаторов [6]. В этой связи изучение поведения двухвалентного железа в процессе растворения пирротина в серноазотистокислой среде в присутствии кислорода представляло определенный интерес.

Исследование кинетических закономерностей окисления Fe2+ в сернокислых растворах, содержащих азотистую кислоту, проводили одновременно с изучением процесса выщелачивания селективного пирротинового концентрата Норильского месторождения (состава: 93.2 % Fe0,88S; 1.5 % CuFeS2). Условия эксперимента изменяли в следующих интервалах: 
[image: image1.wmf]24
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 (0.25 – 1.02 М), Т (293 - 333 К). Концентрация азотистой кислоты (0.001 М), угловая скорость вращения мешалки (168 с-1) и давление кислорода (1.01 ( 105 Па) поддерживались постоянными во всех опытах.

Эксперименты велись при атмосферном давлении кислорода и непрерывном перемешивании в закрытом реакционном сосуде, в который были вмонтированы термометр и пробоотборник специальной конструкции, позволяющей отбирать пробы раствора через тонкопористый фильтр. Температура опыта поддерживалась автоматически. Азотистую кислоту получали по обменной  реакции между   нитритом 
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натрия и серной кислотой, дозируя 20% раствор нитрита натрия  непо-средственно в реакционную пульпу через заданные промежутки вре-мени. Анализ растворов на содержание в них железа проводили методами комплексонометрического титрования и атомно-абсорбционной спектроскопии по общепринятым методикам [4]. Для определения макро- и микроструктуры образцов сульфидов были использованы рентгенографические методы анализа. Общую скорость процесса определяли по начальным участкам кинетических кривых, путем их графического дифференцирования. Методика расчета основных параметров процесса (энергии активации, порядков реакции по реагентам) не отличалась от общеизвестных [1].

Исследование влияния азотистой кислоты на скорость сернокислого окисления пирротина показало, что присутствие небольших количеств HNO2 в растворе (0.001 М) при комнатной температуре и атмосферном давлении кислорода увеличивает степень извлечения железа из твердой фазы на 10%. Наблюдение за изменением состава раствора в ходе эксперимента и анализ твердых остатков выщелачивания показали, что продуктами окисления пирротина являются элементарная сера и сульфат двух- и трехвалентного железа. Отношение содержания Fe2+ к Fe3+ в растворе зависит от продолжительности эксперимента. В общем виде процесс может быть формально описан следующими уравнениями:

FeS + 2HNO2 + H2SO4 = FeSO4 + 2NO + Sо + 2H2O,
      (12)

2FeSO4 + 2HNO2 + H2SO4 = Fe2(SO4)3 + 2NO + 2H2O.
      (13)

Незначительное увеличение степени извлечения железа в раствор в присутствии азотистой кислоты позволяет предположить, что вскрытие пирротина происходит как в результате окисления сульфидной серы до элементарной (ур. 16), так и при образовании сероводорода:

FeS + H2SO4 = FeSO4 + H2S
,


     (14)

2H2S + O2 = 2H2O + 2So,



       (15)

4FeSO4 + 2H2SO4 + O2 = 2Fe2(SO4)3 + 2H2O.

     (16)

Следует отметить, что Г.Н. Шиврин с соавторами [5] исследовали кинетику окисления Fe2+ до Fe3+ кислородом воздуха в сульфатно-хлоридных растворах в присутствии азотистокислых солей и пришли к выводу, что скорость процесса (16) значительно ниже скорости процесса (13).

За фактор, характеризующий скорость перехода Fe2+ в Fe3+, принимали время, при котором концентрации окисленной и восстановленной форм железа достигали одинаковой величины ((р - время достижения равных концентраций). Определение кинетики окисления железа (II) предложенным способом в некоторой мере носит условный характер, т.к.   концентрация   Fe2+   в   растворе увеличивается по мере 
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растворения пирротина. Тем не менее, зависимость величины (р  от Т и
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отражает характерные особенности окислительного процесса. 

Исследование влияния кислотности раствора на изменение содержания окисленной (Fe3+)  и восстановленной (Fe2+) форм железа в ходе вскрытия пирротина проводили при фиксированном значении Т = 273 К. Экспериментальные результаты показали, что изменение содержания Н2SO4 в растворе от 0.2 до 1.02 М увеличивает (р в 2.4 раза. Аналогичный результат уже описан в литературе [2, 10]. Анализируя достаточно сложное кинетическое уравнение, обобщающее обширный экспериментальный материал, авторы пришли к выводу, что в сульфатных средах рост концентрации кислоты тормозит, а в хлоридных - ускоряет окисление железа, что обусловлено повышенной реакционной способностью комплексов FeSO4+ при взаимодействии с ионом 
[image: image3.wmf]2
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 по сравнению с Fe3+. В хлоридных растворах комплекс FeCl+  реагирует с 
[image: image4.wmf]2
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 быстрее, чем Fe2+, а скорости взаимодействия FeCl2+ и Fe3+ с 
[image: image5.wmf]2
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 близки по величине, концентрации же хлоридных комплексов резко растут с ростом концентрации Cl- - иона, в том числе и за счет HCl.

Зависимость логарифма времени достижения равных концентраций железа (II) и (III) от логарифма начальной концентрации серной кислоты выражается уравнением: 

lg(р  = 0.6lg
[image: image6.wmf]24
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 - 2.04.



(17)

Порядок по кислоте, установленный таким образом, равен 0.6 ( 0.1.

Исследование влияния температуры на скорость перехода Fe2+ в Fe3+ в процессе выщелачивания пирротина проводили при фиксированном значении 
[image: image7.wmf]24
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= 1.02 М. Повышение температуры от 293 до 333 К приводит к уменьшению времени достижения равных концентрации Fe2+ и Fe3+ в 5.6 раза.

В исследуемом интервале температур увеличение скорости окисления двухвалентного железа в координатах Аррениуса описывается уравнением:

ln(р = 4212/Т – 9.6




(18)

Величина энергии активации данного процесса равна 35 ( 5 кДж/моль.

Дробный порядок реакции по растворенному реагенту (
[image: image8.wmf]24
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= 0.6), а также довольно значительная зависимость скорости реакции от температуры (Еа = 35 кДж/моль) позволяют предположить, что процесс окисления двухвалентного железа в серноазотистокислой среде протекает в переходном режиме.                                                 211

Таким образом, экспериментально показано, что азотистая кислота даже при незначительных концентрациях (0.001 М) и низких температурах (20 оС) увеличивает интенсивность окисления солей двухвалентного железа, тем самым, способствуя регенерации активного агента химического выветривания – ионов Fe3+. В этой связи, система HNO2 + H2SO4 + O2 + H2O может играть значительную роль в окислительных процессах в сульфидных отвалах.
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