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Janusz J. LEKKI*

ZASTOSOWANIE DIAGRAMÓW RÓWNOWAG METASTABILNYCH 
MINERAŁÓW SIARCZKOWYCH W PROCESACH MINERALURGII

Przedstawiono zasady konstrukcji diagramów Eh-pH równowag 
stabilnych i metastabilnych układów Me-S-HjO. Dla minerałów
siarczkowych zawierających żelazo zaproponowano uzupełnienie 
diagramów równowag metastabilnych o reakcje inicjujące utlenianie 
(określające potencjał). Diagramy takie dla: galeny, chalkozynu, 
bornitu, chalkopirytu oraz pirytu zastosowano do interpretacji 
potencjałów stacjonarnych elektrod siarczkowych, jak też do 
wyjaśnienia flotowalności bezkolektorowej tych minerałów w funkcji 
potencjału. Dla układów Me-S-HX-H20 przedstawiono diagramy równowag
metastabilnych oraz znane z literatury wyniki flotacji 
ksantogenianowej w funkcji potencjału. Wykazano celowość 
wprowadzenia termodynamicznego opisu związków powierzchniowych 
ksantogenianu na diagramy równowag metastabilnych galeny i 
chalkozynu. Założono, że elektrochemiczne związywanie
ksantogenianu zachodzi przez proponowane reakcje inicjujące 
utlenianie, wyjaśniono znaną z literatury zależność korelacyjną 
między uzyskiem a prądem anodowym reakcji ksantogenianu.

Takie procesy przemysłowe przeróbki rud siarczkowych, jak: 
hydrometalurgia, flotacja czy geologia złóż mineralnych są oparte na 
rezultatach badań elektrochemii minerałów siarczkowych. Teoretyczną 
podstawą tych procesów są diagramy potencjał —  pH, niezależnie od 
stwierdzonych mechanizmów zachodzących reakcji chemicznych i 
elektrochemicznych. Wykresy takie, opracowane przez szkołę Pourbaix 
(Pourbaix i wsp.,1963), pozwalają, w określonych warunkach potencjału i 
pH, przewidywać najbardziej prawdopodobny energetycznie kierunek reakcji 
elektrochemicznych między metalem a roztworem. Termodynamiczny opis 
procesów elektrochemii minerałów siarczkowych wymaga opracowania 
diagramów: metal-siarka-woda, a więc bardziej skomlikowanych niż dla 
metali. Opierając się na diagramach równowag stabilnych siarka-woda 
Valensiego (1950), Garrels (1960) oraz Garrels i Christ (1965) 
przedstawili diagramy równowag stabilnych minerałów siarczkowych.
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Górnictwa i Geologii Politechniki Śląskiej, ul. Pstrowskiego 2, 
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1. ZASADY KONSTRUKCJI DIAGRAMÓW Eh-pH MINERAŁÓW SIARCZKOWYCH

Podstawą konstrukcji diagramów równowagowych minerałów siarczkowych 
jest określenie stabilności siarki oraz jej form jonowych. Na 
płaszczyźnie Eh-pH wyznacza się pola, w których formami dominującymi są 
H_,S, HS- , S°, HSO~ oraz SO^- . Granice tych pól to linie proste, które są 
równowagami reakcji:
H S = S°+ 2H++ 2e;
HS- = S°+ H++ 2e;

Eh = 0,144 - 0,0295 log[H2S ]-0,059 pH (1) 
Eh = -0,062 - 0,0295 log[HS~]-0,0295 pH (2)

Eh
S + 4H20 = SO^~+ S H + 6e; Eh = 0,354 + 0,01 log[SQ^ ]-0,079 pH
S°+ 4H_0 = HSOT + 7H++ 6e;2 4

i = SO*“+ 9 H++ Be;
W celu wyjaśnienia

HS + 4H20

(3)
0,335 + 0,01 log[HSO~]-0,069 pH (4)

Eh = 0,250 + 0,0071og[S0^7HS-]-0,066 pH (5)
istoty konstrukcji diagramów równowag

stabilnych na rys. 1 pokazano wykres równowag Eh-pH układu Fe-S-H,Q, na
którym liniami przerywanymi zaznaczono równowagi reakcji siarka-woda. Na
rysunku widać obszar stabilności siarki. Poniżej tego obszaru formami
dominującymi są H_S i HS , powyżej zaś formami dominującymi są jony HSO, 

2 -  4 x soi .4

Fe(OH)3)
Fig.l. Eh-pH stable equilibria 
diagram for the Fe-S-H2Q system

Rys.2. Wykres Eh-pH równowag 
metastabilnych układu Fe-S-HaO 
(298 K, 1 at, ZS - 1-10-3 M, £Fe - 
1’10 ' M. Założono stabilności 
siarki)
Fig.2. Eh-pH metastable equilibria 
diagram for the Fe-S-H,Q system
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Następnym etapem konstrukcji diagramu jest wykreślenie obszarów 
względnej przewagi form jonowych metali znajdujących się w układzie. 
Wreszcie wykreśla się granice między substancjami stałymi wraz z 
rozpuszczalnością tych substancji. Uwzględniano jedynie reakcje, w 
których uczestniczą substancje znajdujące się we względnej przewadze. Na 
rys.l liniami przerywanymi pokazano względne równowagi pomiędzy formami 
jonowymi Fe(II) i Fe(III). Linie grube wyznaczają granice stref 
względnej stabilności żelaza, jego siarczków oraz tlenków. Z rysunku 
widać, że do wyznaczenia tych stref oblicza się równowagi reakcji, w 
których uczestniczą rozpuszczalne dominujące formy siarki i żelaza. 
Wykres ten sporządzono na potrzeby hydrometalurgii. Załofono, że 
produktem utleniania jest wodorotlenek żelaza (III), a więc produkt 
niestabilny. Dla geochemii należy przyjąć któryś ze stabilnych tlenków 
żelaza. W przeciwieństwie do diagramów Eh-pH metali, na których 
równowagi reakcji elektrochemicznych jedno- lub dwuelektronowych mogą 
się realizować, na diagramach minerałów siarczkowych linie równowag są 
najczęściej jedynie formalnym zapisem sumarycznego procesu jako reakcji 
elektrochemicznej. Proces taki może zachodzić przez szereg pośrednich 
etapów chemicznych i elektrochemicznych, paralelnych i następczych, 
często katalizowanych substancjami obecnymi w roztworze. W procesach 
powstawania złóż mineralnych czas reakcji może być liczony w epokach 
geologicznych i tym samym mogą zachodzić procesy przedstawione na 
diagramach. Dlatego diagramy równowag stabilnych stanowią podstawę 
geochemii. W procesach mineralurgicznych większość reakcji ujętych w 
diagramach równowag stabilnych ulega silnemu zahamowaniu, dlatego 
diagramy takie nie mogą adekwatnie opisywać przemian zachodzących 
podczas rozpuszczania minerałów (M. Sato, 1960; Hepel i Pomianowski, 
1972).
2. DIAGRAMY RÓWNOWAG METASTABILNYCH

Obecnie stosowanie diagramów Eh-pH jest w mineralurgii ogólnie 
przyjęte. Do konstrukcji diagramów równowag metastabilnych formalnie 
wystarczające jest założenie zachodzenia jedynie reakcji (1 ) i (2) . 
Założenie takie jest uzasadnione kinetycznie, bo w roztworach 
elektrolitów obojętnych, nie zawierających jonów własnych, na 
powierzchni zachodzą z tą samą szybkością dwie reakcje elektrodowe

S(MeS) + 2e -> S2- (6)

Me(MeS) -■> Me2+ + 2e (7)
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Ponieważ nawet śladowe ilości tlenu w roztworze utleniają jony 
siarczkowe

S2- -* S°+ 2e, (8)

zachowanie iloczynu rozpuszczalności siarczku wymaga zwiększenia 
stężenia metalu przy powierzchni i prowadzi do szybkiego wzrostu 
potencjału w kierunku anodowym (Nowak, 1991). Sumaryczna reakcja anodowa 
w ogólnej postaci może być zapisana jako

M S = rMn++ S + rne (9a)r
Mr + jrnH^O = rM(OH)n+ S + rnH+ + rne (9b)

Jedynie ten pierwszy etap utleniania minerałów siarczkowych ma 
charakter elektrochemiczny (Tributsch i Gerischer, 1976). Zahamowanie 
reakcji prowadzących do powstania produktów stabilnych jest spowodowane 
wysokim nadpotencjałem reakcji (3). Według Petersa (Peters, 1986) wynosi 
on 0,52 V, co daje eksperymentalną zależność dla reakcji (3)

Eeksp = °'875 + °'01 l°9ts°42-] - 0,079 pH (3a)

Wydzielona siarka utlenia się przez jony tiosiarczanowe do jonów 
siarczanowych. Sumaryczne procesy, zapisane jako reakcje 
elektrochemiczne, można przedstawić na diagramach równowag 
metastabiln/ch Eh-pH, przy konstrukcji których zakłada się trwałość 
siarki, ewentualnie trwałość tiosiarczanu.

Na rys.2 pokazano diagram, skonstruowany przy założeniu trwałości 
siarki, układu Fe-S-HjO, stosowany do interpretacji eksperymentów 
woltamperometrycznych (Hamilton, Woods, 1981). Diagramy zakładające 
trwałość tiosiarczanu stosowano (Toperi, Tolun, 1969) do interpretacji 
potencjałów stacjonarnych. Wprowadzenie bilansu ‘masy pozwoliło opracować 
diagramy pokazujące ilość przereagowanego ksantogenianu (w %) w funkcji 
pH i Eh (Pritzker i Yoon, -1984; Pritzker i wsp., 1985} dla trzech 
przypadków: stabilności siarki, tiosiarczanu i siarczanu. Tak otrzymane 
krzywe korelowano z uzyskami flotacyjnymi.

W ostatnich latach opracowano tzw. chemiczne modele pulp 
flotacyjnych (Eriksson, 1979; Forssberg i wsp., 1984; Bertil i wsp., 
1988; Bertil i wsp., 1989) pozwalające otrzymywać równowagi 
termodynamiczne w warunkach zbliżonych do przemysłowych. Celem 
konstrukcji diagramów równowag metastabilnych jest możliwość
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przewidywania najbardziej prawdopodobnego energetycznie kierunku reakcji 
elektrochemicznych pomiędzy minerałem siarczkowym a roztworem. Jedynie 
diagramy zakładające trwałość siarki mają uzasadnienie kinetyczne, mogą 
więc być stosowane w tym celu.

Dla minerałów siarczkowych, zawierających w swym składzie żelazo 
elektrochemiczne, reakcje mogą być trójelektronowe. Z ogólnych 
zależności kinetyki chemicznej wiadomo, że reakcje takie nie mogą 
zachodzić. Dlatego w niniejszej pracy zaproponowano w takich przypadkach 
wprowadzenie na diagramy reakcji inicjujących utlenianie, pokazując ich 
przydatność do interpretacji potencjałów stacjonarnych, jak i 
flotowalności w funkcji potencjału.

3. DIAGRAMY RÓWNOWAG METASTABILNYCH - POTENCJAŁY STACJONARNE -
- FLOTACJA BEZKOLEKTOROWA

3.1. Galena
W pierwszych badaniach elektrochemicznych przyjmowano, za pracą 

Sato (1960), że w alkalicznych roztworach powstaje siarka elementarna 
oraz wodorotlenek ołowiawy. Pokazany na rys.3 diagram Eh-pH układu 
Pb-S-H„0 (Lekki, Chmielewski, 1987) świadczy, że potencjały stacjonarne, 
mierzone przez wielu autorów (Kamieński, 1931; Pomianowski, 1955; 
Pawlikowska-Czubak, 1961; Mukai-Wakamatsu, 1964; Toperi i Tolun, 1969; 
Richardson i Maust, 1976; Ahmed, 1978) w szerokim zakresie pH,
odpowiadają dobrze potencjałom równowagowym reakcji z udziałem jonów

2 *ł" "4* 3ołowiawych - Pb , PbOH , Pb (OH) i siarki. Rezultat ten pozostaje w
zgodzie z badaniami elektrochemicznymi (Pritzker i Yoon, 1984; Lamache i
wsp., 1984; Hamilton i Woods, 1984).

Pokazane na diagramie reakcje, jako najszybsze, decydują o
potencjale, choć, jak wskazują badania XPS, na powierzchni galeny
(Buckley i Woods, 1984) tworzą się siarczki o niedomiarze ołowiu
(nadmiarze siarki) względem składu stechiometrycznego. Autorzy ci
stwierdzają siarkę elementarną jedynie w silnie utleniających warunkach.
Świadczy to o tym, że reakcje potencjałotwórcze, pokazane na diagramie
Eh-pH, zachodzą na bardzo małych elementach utleniającej się powierzchni
galeny. Na rys. 3 prostą pionową przy pH 8 pokazano warunki
eksperymentów flotacyjnych Guya i Trahara (1984) przedstawionych na rys.
4. Porównanie flotowalności z potencjałami równowagowymi reakcji 
wykazuje,że galena ta nie wykazuje flotowalności naturalnej. Flotacja 
bezkolektorowa jest wywołana bądź wydzieleniem siarki (po osiągnięciu 
potencjału ‘'a") po wprowadzeniu Na^S, bądź wydzieleniem siarki w 
reakcjach anodowych po osiągnięciu potencjałów "b" i "c".
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Rys.3. Wykres Eh-pH równowag 
metastabilnych układu Pb-S-H20
1 at)(298 K, l,at, ES - 1-10~5 M, 
ZPb - 10 , 10 , 10“ M. Założono 
stabilność siarki)« Potencjały 
stacjonarne- Rest potentials;
0 - Kamieński (1931), * - 
Pomianowski (1955) pot. początkowy
1 po 7 tain., o-30 s, 24 h 
Pawlikowska-Czubak (1961), [] ~ 
Mukai-Wakamatsu (1964), - Toperi 
Tolun (1969), * - Richardson Maust 
(1976) , O - Ahmed (1978), []- 
potencjał stacjonarny w zawiesinie 
ziarn (pomiary własne)
Linią pionową przy pH 8 zaznaczono 
warunki prowadzenia flotacji w 
pracy Guya i Trahara (1984)
Fig.3. Eh-pH metastable equilibria 
diagram for the Pb-S-H20 system

3.2. Chalkozyn

Rys.4 . Porównanie flotacji 
bezkolektorowej galeny w funkcji 
potencjału (Guy i Trahar, 1984) z 
potencjałami równowagowymi reakcji 
utleniania (liniami a, b, c, d 
zaznaczono potencjały równowagowe 
reakcji z rys. 3)
Fig.4. Comparison of the col- 
lectorless flotation vs 
potential of galena with the 
equilibrium potential of the 
electrochemical oxidation reaction

Siarczki miedzi tworzą cztery fazy termodynamicznie stabilne w 
temperaturze pokojowej: kowelin - CuS, anilit-O^ ?5S, djurleit - 
Cul,94-l,96S 1 chaikozyn - Cu2S (Potter, 1977). Jeżeli w układzie 
Cu-S-HjO występują jony siarczkowe, prawdopodobne energetycznie 
jest zachodzenie reakcji

60

-0 .4  - 0 .2  0  0 .2  0.4 
P otenc ja ł pulpy, V (N E W )

( 2 - X - c r )C u 2 _a S + XHK ' = ( 2-<r) C u ^ ^ S  + A tT  + 2Ae ( 10 )
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Reakcje te na rys.5 pokazano 
kowelinu, odpowiednio:

liniami przerywanymi od chalkozynu do

0 0, 04 -0,265
0,04 0,03 -0,259
0,07 0,18 -0,197
0,25 0,75 -0,171

Ostatnią z reakcji, prowadzącą do powstania kowelinu, zaznaczono 
linią ciągłą, zakładając tym samym, że chalkozyn przechodzi w kowelin, 
który może reagować jedynie w reakcjach z wydzieleniem siarki - co 
pokazują linie przerywane ograniczające obszar, w którym założono jej 
stabilność.

Obszar stabilności kowelinu wyznaczają więc reakcje prowadzące do
. 2+ + — . . utworzenia jonów Cu , CuOH , Cu(OH)3 oraz fazy Cu(OH)2 pozostającej

w równowadze z siarką. Na rys. 5 pokazano tez sytuację wynikającą z
założenia braku jonów siarczkowych. Wtedy stają się możliwe reakcje
chalkozynu prowadzące do powstania tych samych form miedzi (II)
pozostających w równowadze z kowelinem (reakcje te zaznaczono liniami
przerywanymi) .

metastabilnych układu Cu-S-H20

(298 K, 1 at., ES-l- 10“ 5 M, '
ECu-10 , 10 , 10 M. Założono 
stabilność CuS). Potencjały 
stacjonarne - Rest potentials:
o - Cu2S - (M. Hepel, A.
Pomianowski, 1973) , + CuS - 
(pomiary własne); x - Cu2S -
(pomiary własne)
Fig.5. Eh-pH metastable equilibria 
diagram for the Cu-S-H20 system

o -a2 -o.ł
PtUncjał, V (SHE)

Rys.6. Porównanie flotacji bez- 
kolektorowej chalkozynu w funkcji 
potencjału (Walker i wsp., 1984) z 
potencjałami równowagowymi reakcji 
utleniania (liniami a), b), c) 
oznaczono potencjały równowagowe 
reakcji z rys. 5 )
Fig.6 . Comparison of the col- 
lectorless flotation vs potential 
for chalcocite with the 
equilibrium potential of 
electrochemical oxidation reaction



20 J. Lekki

Konstrukcja diagramu Cu-S-H20 wymaga więc sprecyzowania założeń
dotyczących udziału jonów siarczkowych w układzie. Po odsłonięciu
świeżej powierzchni chalkozynu pojawiają się na niej jony Cu' oraz jony 2— , ,S (Nowak, 1992), ich stężenie w układzie jest nieznane, dlatego nie
można skonstruować diagramu adekwatnie opisującego badany układ. Należy
raczej konstruować diagramy, sprawdzając przy jakich założeniach
otrzymuje się zgodność z danymi pomiarowymi. I tak, mierzone potencjały
stacjonarne chalkozynu dobrze odpowiadają potencjałom równowagowym
reakcji, kiedy założy się reakcje anodowe chalkozynu z wydzieleniem
kowelinu, czyli brak jonow siarczkowych w układzie, dla zaś kowelinu
reakcje anodowe z wydzieleniem siarki.

Na rys. 5 prostą pionową zaznaczono pH 9,2 odpowiadające flotacji 
bezkolektorowej chalkozynu w pracy Walkera i wsp. (Walker, Stout and 
Richardson, 1984). Na rys^ 6, pokazującym zależność uzysku w funkcji 
potencjału, zaznaczono potencjały równowagowe rozważanych reakcji. Jak 
widać z rysunku, zakres potencjałów, gdzie zachodzi flotacja (krzywe 1 i 
3), mieści się między potencjałami równowagowymi reakcji "b" i "d", 
flotacja w funkcji potencjału (krzywa 2) mieści się natomiast pomiędzy 
potencjałami równowagowymi reakcji "c" i "e". Diagram, przy założeniu 
niedomiaru jonów siarczkowych (nadmiar Cu.5S), wyjaśnia flotowalność 
pokazaną krzywą 1 współistnieniem faz Cu^S i CuS od potencjału "b" do 
potencjału "d", przy którym może utleniać się Cu.,S z wydzieleniem CuS, 
diagram zaś zakładający nadmiar jonów siarczkowych wyjaśnia krzywą 2 

tworzeniem kowelinu przy potencjale "b", a następnie wytrąceniem siarki 
przy potencjale "c" hydrofobizującej kowelin aż do potencjału "e".

3.3. Bornit i chalkopiryt

Bornit i chalkopiryt są minerałami miedzi mającymi duże znaczenie 
technologiczne. Formalnie można przyjąć, że minerały te mogą się tworzyć 
w reakcjach anodowych

5CU2S + 2Fe2+ + 3H2S = 2Cu5FeS4 + 6H+ + 2e (1 1 )

Cu2S + 2Fe2+ + 3H2S = 2CuFeS2 + 6H+ + 2e (12)

Jeśli w układzie Cu-S-H20 będzie niedomiar siarki w stosunku do CuS, to 
w obecności jonów Fe* powstanie bornit. V przypadku nadmiaru siarki 
powstanie chalkopiryt.
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1 \  1
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Cu2S( CuS

\ ^  s  i
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C «2S  \
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...1 ______ i . . — A j I - i  l ---------- i .............

Rys.7. Wykres Eh-pH równowag 
metastabilnyeh układu Cu5FeS4 -
H.O (linią przerywaną oznaczono
równowagi reakcji incjujących 
utlenianiel (298 K, 1 at, £S, £Cu, 
£Fe - 1"10 M), Potencjał 
stacjonarny; Rest potential; * - 
(Majima ,1969)
Fig.7. Eh - pH metastable 
equilibria diagram for the 
CUgFeS^-BjO system (dotted lines
represent equilibrium potentials 
of reactions initiating oxidation)

Rys.8. Wykres równowag 
metastabilnyeh Eh-pH układu CuFeS^
- H O  (298 K, 1 at, £S, XCu, IFe -

—3 .1*10 M). (Prostą pionową
zaznaczono warunki flotacji w
pracy Hayesa i Trahara (1977)).
Potencjał stacjonarny; Rest
potential; * - (Majima 1969), o -
(Shuey 1975)
Fig.8. Eh-pH metastable equilibria 
diagram for the CuFeS^-^O system

Pierwszymi produktami utleniania tych minerałów, jak pokazują 
badania XPS (Buckley i wsp. 1984; Buckley i wsp. 1985), są nietrwałe 
siarczki miedzi: CUgS^ i CuS ,. Ich rozkład prowadzi do utworzenia: 
trzech cząsteczek kowelinu na jedną chalkozynu na bornicie oraz kowelinu 
i siarki na chalkopirycie. Dla obu minerałów po wprowadzeniu tych 
założeń można skonstruować diagramy metastabilnyeh równowag. Sygnalizują 
to linie przerywane na rys. 7 oraz rys. 8. Powyżej tych linii jest 
energetycznie możliwe zachodzenie reakcji dla: a) bornitu z wydzieleniem 
kowelinu i chalkozynu i b) chalkopirytu z wydzieleniem kowelinu i 
siarki:
a) CugFeS4 = Fe2+ + Cu2S + 3 CuS + 2e (13)

CugFeS4 + 3H20 = Fe(OH)3 + Cu2$ + 3CuS + 3H+ + 3e (14)

Zgodnie z założeniami przy wyższych potencjałach może reagować 
chalkozyn z wydzieleniem kowelinu. Jak pokazano na rys. 7, potencjał 
spoczynkowy z pracy Majimy (1969) dobrze odpowiada takiej reakcji.
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b) CuFeS2 = Fe2 + + CuS + S + 2e (15)

CuFeSj + 3HzO = Fe(OH)j + CuS + S + 3H+ + 3e (16)

Przy wyższych potencjałach mogą zachodzić jedynie reakcje kowelinu z 
wydzieleniem siarki. Linie równowag tych reakcji dobrze odpowiadają 
potecjałowi stacjonarnemu z cytowanej pracy Majimy (rys. 8 .) oraz pracy 
Shuey'a (1975).

Konstrukcja diagramów wymaga formalnego zapisu procesów 
sumarycznych jako reakcji wieloelektronowej. Z ogólnych zależności 
kinetyki chemicznej wiadomo, że samorzutnie zachodzić mogą reakcje 
jedno- lub dwuelektronowe. Dla bornitu i chalkopirytu reakcjami takimi 
będą odpowiednio reakcje:

Cu5FeS4 + H20 = FeOH+ + OjuS + 3CuS + H+ + 2e (17)

CugFeS4 + 2H20 = Fe(OH)2 + Cu2S + 3CuS + 4H+ + 2e (18)

CuFeSj + H20 = FeOH+ + CuS + S + H+ + 2e (19)

CuFeSj + 2H20 = Fe(OH)2 + CuS + S + 2H+ + 2e (20)

Równowagi tych reakcji pokazano na rys. 7 i 8 liniami przerywanymi. 
Nietrwały termodynamicznie w tych warunkach Eh wodorotlenek żelaza (II) 
będzie przechodził w wodorotlenek żelaza (III), prowadząc do 
trójelektronowej reakcji sumarycznej, pokazanej na obu diagramach linią 
ciągłą.

Reakcje trójelektronowe w pracach Buckleya i wsp. (1984) oraz 
Gardnera i Woodsa (1979) przyjmowane są jako zachodzące na elektrodach 
bornitowej i chalkopirytowej. W reakcjach inicjujących utlenianie, 
jedynie na chalkopirycie wydziela się siarka hydrofobizująca ten 
minerał, dlatego na rys. 8 prostą zaznaczono warunki prowadzenia 
flotacji w funkcji potencjału w pracy Hayesa i Trahara (1977). Dane 
pomiarowe tych autorów, jako krzywe uzysku w funkcji potencjału, 
pokazano na rys. 9. Z rysunku widać, 2e osiągnięcie przez minerał 
potencjału “a", inicjującego utlenianie, odpowiada początkowi flotacji 
niezależnie od tego, czy proces prowadzi się jako bezkolektorowy, czy w
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obecności ksantogenianu. Zanik flotowalności przy potencjale "b" 
odpowiada równowadze reakcji utleniania kowelinu do wodorotlenku miedzi 
(II) .

3.4. Piryt
Piryt jest minerałem sprawiającym badaczom najwięcej trudności 

interpretacyjnych. Aby otrzymać zgodność mierzonych wartości potencjału 
stacjonarnego z obliczonym, Sato (1960) zmuszony był uczynić wyjątek dla 
tego minerału przyjmując, że na jego powierzchni zachodzi reakcja

FeS2 + 3H20 - Fe (OH) 3 + S^gaz) + 3H+ + 3e; E° « 0,860 (V) (21)

Diagramy Eh-pH pirytu, pokazane na rys. 1 oraz rys. 2,. Hamilton i 
Woods (1981) zastosowali do wyjaśnienia rezultatów badań 
elektrochemicznych. Obserwowany na krzywych anodowych wzrost prądu 
autorzy ci tłumaczą reakcjami tworzenia metastabilnego Fe(OH)3 w 
reakcjach

Z kinetyki chemicznej wiadomo, że samorzutnie mogą zachodzić 
reakcje jedno- lub dwuelektronowe. Diagramy skonstruowane dla pirytu 
(rys. 1 oraz 2 ) są jedynie formalnym zapisem procesów sumarycznych 
jako reakcji elektrochemicznej. Aby prawidłowo zinterpretować procesy 
elektochemiczne, należy na diagram metastabilny wprowadzić reakcje 
inicjujące utlenianie i zaproponować reakcje następcze, prowadzące do 
sumarycznej reakcji pokazanej na diagramie. W pracy Lekkiego i 
Chmielewskiego (1990) przyjęto, że dla pirytu reakcją inicjującą jest

FeSg + 2H20 = Fe(OH), + 2S + 2H+ + 2e; E° = 0,798 (V)̂  (24)

reakcją następczą zaś

Fes., + 3HgO *■ Fe (OH) ̂ + 2S + 3H+ + 3e ( 2 2 )

Fes, + 11H20 = Fe(OH), +2SO^“ + 19H+ + 15e (23)

Fe(OH)2 + H20 = Fe(OH)^ + H+ + e ( 25 )

Suma reakcji (22) oraz (23) daje proces sumaryczny, zapisany równaniem 
(20) i przedstawiony na diagramie (rys. 2 ). Ponieważ przy potencjale
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Rys.9. Porównanie flotowalnośći 
chalkopirytu w funkcji potencjału 
wg Kayesa i Trahara (1977) z 
potencjałami równowagowymi reakcji 
utleniania (liniami a i b zazna­
czono potencjały równowagowe 
reakcji z rys. 8 )
Fig.9. Comparison of flotation vs 
potential of chalcopyrite with the 
equilibrium potential of 
electrochemical oxidation reaction

Rys. 10. Wykres Eh-pH równowag 
metastabilnych układu Fe-S-H20
(linią przerywaną oznaczono 
równowagi reakcji inicjujących 
utlenianie) (298 K, l-.at, £s - 
1*10 M, ZFe - i»io M, Założono 
stabilność siarki. Potencjały 
stacjonarne; Rest potentials; * - 
(Ahmed, 1978) roztw. natlenione, o
- (W-l), o - (W-2) piryty węglowe, 
[] - (S-l), [] - (S-2), piryty 
skalne - (pomiary własne).(Linią 
pionową zaznaczono warunki 
pomiarów prądów korozji oraz 
flotacji bezkolektorowej pirytów 
różnego pochodzenia z pracy Nowaka 
i Chmielewskiego, 1992)
Fig.10. Eh-pH metastable 
equilibria diagram for the 
Fe-S-H20 system (dotted
lines-initial stage of 
oxidation)

reakcji (22) siarka jest również niestabilna (nadpotencjał reakcji 3a
. 2 -  zosta^e przekroczony), przechodzi ona w stablilną formę SO^ . Suma

reakcji (3) oraz (20) daje sumaryczny proces (21), pokazany na rys. 1
jako reakcja elektrochemiczna.

Na rys. 10 pokazano diagram Eh-pH wraz z postulowanymi reakcjami
inicjującymi utlenienie. Pokazano też wyniki pomiarów potencjału
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stacjonarego pirytów węglowych i skalnych oraz potencjał stacjonarny w 
natlenionym roztworze z pracy Ahmeda (1978). Z rysunku widać, 2e 
potencjał równowagowy postulowanych reakcji inicjujących utlenianie w 
zakresie alkalicznym jest zbliżony do potencjału stacjonarnego elektrod 
pirytowych i nie zależy od ich pochodzenia. W natlenionych roztworach 
(Ahmed, 1978) mierzony potencjał odpowiada potencjałowi równowagowemu 
reakcj i

Fe304 + 2H20 = 3rFe00H + H+ + e; Eh = 0,781 - 0,059 pH (26)

To sugeruje, że w roztworach natlenionych metastabilny wodorotlenek 
żelaza (III) przechodzi w formy stabilne. W pracy Lekkiego i 
Chmielewskiego (1990) sugerowano wpływ mikrostruktury pirytu na 
tworzenie się określonej formy krystalicznej powstających stabilnych 
tlenków żelaza.

4. FLOTOWALNOŚĆ BEZKOLEKTOROWA PIRYTU

Piryt nie wykazuje flotowalności bezkolektorowej (Heyes i Trąhar, 
1984), ponieważ potencjał reakcji (22) inicjującej utlenienie, w której 
wydziela się hydrofobowa siarka, jest na tyle wysoki, źe siarka ta może 
się utleniać do hydrofilnego siarczanu. W roztworach siarczków flotacja 
bezkolektorowa pirytu rozpoczyna się, zgodnie ż termodynamiką, od 
potencjałów równowagowych reakcji (2). Stosując do interpretacji danych 
pomiarowych Chmielewskiego i Nowaka (1992) diagram pokazany na rys. 10? 
można wykazać, że niektóre piryty mają flotowaIność naturalną.

Na rys. 11 pokazano flotcwalność pirytów różnego pochodzenia w 
funkcji ich potencjałów stacjonarnych zestawioną z ujemnym logarytmem 
prądów korozji zmierzonych na tych pirytach przez Chmielewskiego i 
Nowaka. Prostymi pionowymi na rysunku 10 zaznaczono potencjały 
równowagowe reakcji: (2), (20) oraz reakcji incjującej utlenienie, tj

FeS, + H„0 = FeOH+ + 2S +H+ + 2e;

Eh = 0,567+ 0,0295 log[FeOH+] - 0,0295pH (27)

oznaczone na rysunku odnowiednio jako "a", "b" oraz "cM. Z rysunku 
widać, że jedynie piryty, na których prądy korozji są niewielkie, 
odznaczają się wysoką hydrofobowością. Odpowiadające iffi potencjały 
stacjonarne znajdują się w zakresie odporności na diagramie (rys. 10 ). 
Przy wyższych i niższych potencjałach, gdzie prądy korozji są wysokie, 
uzyski flotacyjne są niewielkie.
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P o tcn cjat, V

Rys.11. Porównanie flotacji 
bezkolektorowej pirytów oraz 
prądów korozji w funkcji ich 
potencjałów stacjonarnych z pracy 
Nowaka i Chmielewskiego (1992) 
{liniami a), b), c) oznaczono 
potencjały równowagowe reakcji z 
rys. 10. o - uzysk, [) - prąd 
korozji. Piryty z: 1 - Rio Tinto 
(Hiszpania), 2 - Halemba (Polska), 
3 - Huanzala (Peru), 4 - Elba, 5 - 
Iowa (USA), 6 - Ilinois/6 (USA)
Fig.11. Comparison of the pyrite 
recovery vs rest potentials with 
corrosion current density vs rest 
potential

Rys.12. Wykres Eh-pH równowag 
metastabilnych układu Pb-S-HX-H20
(298 K, 1 atŁ_EPb - 1-10-3,
1*10 , 1*10 3 M; EX - 1*10 M, 
założono stabilność siarki)
Fig.12. Eh-pH metastable 
equilibria diagram for the 
Pb-S-HX-HjO system

5. DIAGRAMY RÓWNOWAG METASTABILNYCH UKŁADÓW Me-S-HX-H20

Wprowadzenie ksantogenianu do układu wymaga obliczenia równowag

HX = H+ + X; pH = 5,1 (28)

2HX = X2+ 2H+ + 2e; Eh = 0,226 - 0,059 log[HX] - 0,059pH (29)

2X ~= X2+ 2e; Eh = -0,070 - 0,059 log[X_ ) (30)

Nanosi się je w postaci prostych na wykres, wyznaczając tym samym obszar 
dominacji HX, X , X2> Na rysunkach od 12 do 17 proste te oznaczono 
liniami przerywanymi. Następnie oblicza się równowagi reakcji z udziałem 
dominującej w wyznaczonym obszarze formy ksantogenianu. Jeśli obliczona
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równowaga reakcji znajdzie się na diagramie poza obszarem swej przewagi, 
może być wyeliminowana. Przykładowo dla sfalerytu:

aZnS + 2X~ = ZnX2 S + 2e; E° = 0,017 (31)
oraz kowelinu:

CuS + X~ = CuX + S + 2e; E° » -0,059 (32)

wartości E° są więksse od E° reakcji (32), co oznacza, źe obszary 
przewagi ksantogenianu cynku i miedzi nie wystąpią.- Ten rezultat 
obliczeń pozostaje w zgodności z danymi eksperymentalnymi. Na ZnS 
reakcja elektrochemiczna sorpcji ksantogenianu nie zachodzi (Nowak i 
Strojek, 1980). Jako produkt sorpcji ksantogenianu na kowelinie 
stwierdzono jedynie dwuksantogen (Allison i wsp., 1972).

Jak to pokazano na rysunkach od 12 do 15, na diagrarach równowag 
metastabilnych pozostałych układów obszary stabilności ksantogenianów 
metali występują w obszarach przewagi kwasu ksantogenowego, jonów 
ksantogenianowych i dwuksantogenu. Dla układu Fe-S-HX-H20 (rys. 16 ) 
zasadowy ksantogenian żelaza jedynie w małym zakresie pH współistnieje z 
jonami ksantogenianu, a w szerokim zakresie współistnieje z 
dwuksantogenem. Należy zauważyć, że w układach zawierających miedź 
obszar dominacji CuX2 pokrywa się z obszarem dominacji dwuksantogenu, 
ponieważ dla reakcji

CuX + X- = CuX2 + e, (33)

E° = -0,069 i jest w granicach błędu obliczeniowego, równa 
standardowemu potencjałowi reakcji (30) (zgodnie z danymi Hepela i 
Pomianowskiego, 1973). Formalnie obszar ten jest uwzględniany na 
prezentowanych diagramach. Zbliżone wartości potencjałów standardowych 
tych reakcji wskazują jednak, że jest energetycznie możliwe zachodzenie 
reakcji:

CuX2 = CuX + 1/2 X2 (34)

5.1. Galena

Diagram równowag metastabilnych układu Pb-S-HX-HjO’ pokazano na 
rys. 12. Wykres ten sporządzono, zakładając utlenienie H2S i HS do 
siarki elementarnej. Z wykresu widać, że galena współistnieje z kwasem 
ksantogenowym i jonami ksantogenianu w caiym zakresie pH do osiągnięcia 
potencjałów równowagowych reakcji:
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Pbs + 2HX = PbX2 + S + 2H+ + 2e; E° = 0,170 (3S)

PbS + 2X~ = PbX2 + S + 2e; E° = -0,125 (36)

PbS + X" + HzO = PbOHX + S + H+ + 2e; E° = 0,277 (37)

Faza ksantogenianu ołowiawego jest stabilna do osiągnięcia potencjałów 
równowagowych reakcji jego rozkładu do dwuksantogenu i odpowiednich form 
jonowych Pb(II).

5.2. Chalkozyn

Skonstruowanie diagramu Eh-pH układu Cu-S-HX-H20 wymaga założenia 
określonego stężenia H2S lub HS "w roztworze. Jeśli przyjmie się stężenie 
jonów siarczkowych za wystarczające do przeprowadzenia chalkozynu w 
kowelin, nie wystąpi obszar ksantogenianu Cu(I) oraz Cu(II). Jest 
jedynie prawdopodobne utlenianie ksantogenianu do dwuksantogenu. Jeśli 
założy się, że w układzie brak jest jonów siarczkowych, można 
postulować zachodzenie reakcji chalkozynu z wydzieleniem siarki (diagram 
taki przedstawiono w pracy Lekkiego, 1990) lub z wydzieleniem kowelinu 
przez reakcje pośrednie

Cu2_ffS + AX_ = Cu 2_ct_xS + ACUX + Xe (38)

Reakcje te na rys. 13 pokazano od chalkozynu do kowelinu, odpowiednio
cr X E°oo 0, 04 -0,379
0,04 0,03 -0,373
0,07 0,18 -0,308
0,25 0,75 -0,278

Powstający w tych reakcjach ksantogenian Cu(l) jest stabilny do 
potencjałów równowagowych reakcji (29) oraz (30), wyznaczających obszar 
dominacji dwuksantogenu. W obszarze tym jest energetycznie możliwe 
powstawanie ksantogenianu Cu(II).

5.3. Bornit

Podczas konstrukcji diagramu pokazanego na rys. 14 założono 
niedomiar jonów siarczkowych w obszarze przewagi chalkozynu. Przy takim
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założeniu jest prawdopodobne zachodzenie reakcji chalkozynu z 
wydzieleniem kowelinu, co pokazują proste przerywane (rys. 14 ). Bornit 
może reagować tworząc trzy cząsteczki kowelinu na jedną chalkozynu. 
Obszar odporności bornitu jest więc ograniczony liniami 
przedstawiającymi równowagi reakcji anodowych, w których powstają formy 
jonowe Fe(II) i wodorotlenek Fe(lll) oraz 3CuS i lCu2S. Energetycznie 
możliwa jest tylko jedna reakcja z jonami ksantogenianu
Cu5FeS4 + X_ + 2H20 = Fe(OH)2X + 3CuS + Cu2S + 2H+ + 2e; E° * 0,173 (39)

Wydzielony chalkozyn w reakcjach (13) i (14) oraz (39) może reagować z 
ksantogenianem

Cu2S + HX = CuX + CuS + H+ + e; E° - 0,006 (40)

Cu2S + X~ « CuX + CuS + e; E° = -0,290 (41)

oraz z Fe(OH)2X

Cu2S + Fe(0H)2X + H+= CUX + CUS + Fe0H+ + H20; pH - 4,6 - log(FeOH+)(4 2)

Cu2S + Fe(OH)2X + H20 = CuX + CuS + Fe(0H)3 + H+ + e; E® - 0,461 (43)
Obszar przewagi Fe(OH)2X w środowisku alkalicznym jest ograniczony 
reakcją

Fe(OH)2X + H20 = Fe(OH)3 + X_ + H+ ; pH = 12,7 + log[X~] (44)

Linie równowag tych reakcji pokazano na rys. 14. Z rysunku widać, że 
obszary dominacji CuX i CuX2 współistnieją z jonowymi formami Fe(II) 
oraz z wodorotlenkiem żelaza (III).

5.4. chalkopiryt

Na rys. 15 przedstawiono diagram Eh-pH chalkopirytu. Liniami 
przerywanymi zaznaczono równowagi Cn^S/CuS oraz między HjS i HS a 
siarką elementarną. Założenie takie pozwala wytypować jako prawdopodobne 
reakcje chalkopirytu ł ksantogenianem, zachodzące z wydzieleniem 
kowelinu lub siarki (powyżej linii przerywanych).

CuFeS2 + 3X~ = FeX3 + CuS + S + 3e; E® » -0,080 (45)
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Rys.13. Wykres Eh-pH równowag 
metastabilnych układu Cu-S-HX-H20
{298 K, 1 at, ECU - 1*10~6 M, SX - 
2•10~ M. Założono stabilność CuS)
Fig.13. Eh-pH metastable 
equilibria diagram for the 
Cu-S-HX-H O system

Rys.14. Wykres Eh-pH równowag 
metastabilnych układu 
Cu5FeS4--HX-H20 (298 K, 1 at, £Cu,
ZFe, ZX - 1- 10-3 M)
Fig.14. Eh-pH metastable 
equilibria diagram for the 
Cu5FeS4-HX—H O system

CuFeSj + 3HX - FeX3 + CuS + S + 3H+ + 3e; E°=0,216 (46)

CuFeS2 + X- + 2H20 = Fe(OH)2X + CuS + S + 2H+ + 3e; E° = 0,279 (47)

Obliczone linie równowag reakcji pokazano na rys. 15. Przy 
stosowanych założeniach, formami dominującymi, zawierającymi w swym 
składzie cząsteczkę ksantogenianu, są: X2, FeX3 oraz Fe(0H)2X 
współistniejące z CuS, S, Fe(OH)3 oraz formami jonowymi żelaza (II).

5.5. Piryt

Konstrukcja diagramów równowag metastabilnych tego układu wymaga 
wprowadzenia założenia o zachodzeniu jedynie tych reakcji pirytu, które 
zachodzą z wydzieleniem siarki. Założenie to ilustrują na rys. 16 
proste przerywane. Przy takim założeniu istnieje prawdopodobieństwo 
zachodzenia reakcji z ksantogenianem i dwuksantogenem
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FeS2 + X- + 2H20 = Fe(OH)2X + 2H + + S + 3e; E° « 0,372 (48)

Fes2 + 1/2X2 + 2HzO - Fe(OH)2 + 2H+ + 2e; E° - 0,593 (49)

oraz reakcji rozkładu Fe(OH)2X:

Fe(OH)2X + 2H+ = Fe2+ + 1/2X2 + 2H20; 2pH = 7,6 - log[Fe2+] (50)

Fe(OH)2X + H20 - Fe(OH)3 + 1/2X2 + H+ + e; E° = 0,682 (51)

Obliczone linie równowag tych reakcji wyznaczają obszar dominacji
Fe(OH)-X pokazany na rys.16. Z rysunku widać współistnienie

2 +dwuksantogenu z jonami Fe oraz fazą Fe(OH)3 .

6. FLOTACJA

Badania elektrochemiczne korozyjnego modelu hydrofobizacji 
minerałów siarczkowych Salamy'ego i Nixona (1954) zapoczątkował 
Pomianowski, (1967) na układzie modelowym rtęć-ksantogenian. Obecnie 
badania takie prowadzone są na wszystkich minerałach siarczkowych i 
cytowane w pracach (Woods Richardson, 1986; Guy Trahar, 1984).

Próby weryfikacji rezultatów badań podstawowych na drodze 
prowadzenia testów flotowalności w funkcji potencjału wykazały, 2e 
flotacja chalkozynu i galeny rozpoczyna się przy potencjałach niższych 
od potencjałów równowagowych reakcji elektrochemicznych prowadzących do 
utworzenia faz ksantogenianów odpowiednich metali. Na rys. 17 pokazano 
często przytaczane wyniki flotowalności mine.-ałów siarczkowych w funkcji 
potencjału.

Obliczone potencjały równowagowe reakcji tworzenia ksantogenianu 
miedzi (I) z chalkozynem (dla stosowanego w badaniach stężenia 
ksantogenianu i pH) wynoszą odpowiednio -0,084 V dla reakcji (38) z 
wydzieleniem djurleitu oraz (0,005 V ) dla reakcji (41) z wydzieleniem 
kowelinu. Flotacja rozpoczyna się jednak już przy potencjale -0,3 V. 
Galena zaczyna flotować przy potencjale 0,0 V, podczas gdy potencjał 
równowagowy reakcji tworzenia ksantogenianu ołowiu (II) (reakcja 33) 
wynosi 0,149 V.

Diagramy równowag metastabilnych, na których są ujęte tylko 
równowagi reakcji roztworowych, okazały się więc mniej przydatne do
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wyjaśnienia dolnego limitu flotowalności w porównaniu z krzywmi 
woltamperometrycznymi. Na krzywych tych można obserwować reakcje 
powierzchniową w. postaci tzw. przedpiku adsorpcyjnego. Dlatego w pracach 
podsumowujących rezultaty badań flotowalności w funkcji potencjału, 
flotowalność korelowana jest zwykle z krzywymi woltamperometrycznymi 
bez względu na stosowane w badaniach stężenie ksantogenianu. 
Przykładowo, w pracach Guya i Trahara (1985) oraz Woodsa i Richardsona
(1986) zestawiane są wyniki badań flotowalności galeny przy stężeniu

-5 . -21,4*10 M KX z wynikami pomiarów elektrochemicznych przy stężeniu 10
M KX.

W celu uwzględnienia stężenia kolektora zaproponowano (Lekki, 1990) 
wprowadzenie na diagramy Eh-pH termodynamicznego opisu związków 
powierzchniowych z zastosowaniem modelu faz powierzchniowych T.Hepela, 
M.Hepel i Pomianowskiego (1973) (model I) lub modelu dwuskładnikowych 
mieszanych faz powierzchniowych Lepinena i Rastasa (1986) (model II). 
Jeżeli związek powierzchniowy na galenie ma wzór pbx2' pbs/ na 
chalkozynie Cu2X2*Cu2S potencjał równowagowy reakcji powierzchniowych 
wyniesie

2PbS + 2X = PbX2*PbS + S + 2e (52)

Eh = -0,245 - 0,059 log[X~] (model I)

Eh = -0,243 + 0,0295 log 40 /(2-0)(4+0 ) -0,059 log[X ] (model II)

2Cu2S + 2X = Cu2X2»Cu2S + S + 2e

Eh = -0,360 - 0,059 log[X_ ]

(53) 

(model I)
Eh = -0473 + 0131 6/(2 - 0) 0,028(0/(2 - 9)) +

+ 0,029 log 49*7(2 - 8 )(4 + 9) - 0,059 log[X~] (model II)

Na rys. 17 dane pomiarowe dla chalkozynu i galeny zestawiono z 
obliczonym stopniem pokrycia - 0 dla reakcji (52) i (53). Z rysunku 
widać dobre skorelowanie obliczonych krzywych z wynikami pomiarowymi. 
Istnieje zatem konieczność uwzględniania związków powierzchniowych w 
interpretacji danych flotacyjnych.

Jak to sugerowano w pracach szkoły krakowskiej, obecność związków 
powierzchniowych jest wystarczająca do efektywnej flotacji (Pomianowski,
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Rys. 15. Wykres Eh-pH równowag 
metastabilnych układu 
CuFeS2-HX-H20 (298 K, 1 at, £Cu,
£Fe, ZX - 1*10~3 M)
Fig. 15. Eh-pH metŁStable 
equilibria diagram for the 
CuFeS2-HX-HzO system

Rys.16. Wykres Eh-pH równowag 
metastabilnych układu Fe-S-HX-H20
(298 K, 1 at, £Fe, TX - 1’10-3 M)
Fig.16. Eh-pH metastable 
equilibria diagram for the 
Fe-S-HX-H 0 system

1967; Pomianowski i Czarnecki 1974). Można je uwzględnić na diagramach
równowag metastabilnych Eh-pH, tak jak to zaproponowano w pracach
Lekkiego (1990), (1991), przyjmując jeden z opisów termodynamicznych. Te
same zależności uzysku chalkopirytu i pirytu w funkcji potencjału
(Richardson i Walker, 1985), które pokazano na rys. 17 w pracy
Leppinena i wsp. (1989), skorelowano z krzywymi woltamperometrycznymi
oraz ilością obserwowanego produktu sorpcji w eksperymentach, w których

— 3stosowano stężenie ksantogenianu 10 M KX. Przy założeniu takiego
stężenia sporządzono diagramy pokazane na rys. 14, 15 i 16.

Z rysunków widać obszar dominacji Fe(OH)2X. Przy stężeniach
flotacyjnych obszar ten nie występuje. Przyjmując zachodzenie reakcji
(17), (19) oraz (27) inicjujących utlenianie,można wyjaśnić flotowalność
na podstawie prezentowanych diagramów. Na rys. 17 pokazano strzałkami

+ -5potencjały równowagowe tych reakcji zakładając stężenie FeOH 1*10 M. 
Przy potencjałach równowagowych rozpoczyna się jedynie flotacja 
chalkopirytu, bo produktem reakcji (19) jest hydrofobowa siarka. 
Potencjał równowagowy reakcji (27) inicjującej utlenianie pirytu jest na 
tyle wysoki, że nadpotencjał reakcji (3a) zostaje osiągnięty i siarka ta
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Rys.17, Porównanie uzysków w 
funkcji potencjałów: chalkozynu, 
galeny, bornitu, chalkopirytu i 
pirytu z izoterma adsorpcji 
związku powierzchniowego na 
galenie (52) i chalkozynie (53) 
oraz potencjałami równowagowymi 
reakcji inicjujących utlenianie 
(17, 19, 27) oraz powstawanie CuX 
(41) i X2 (30) Cu2S (Pritzker i
wsp.,1985); o - pH 5; o - pH 8 ;
1*10-5 M KX PbS - (Guy i Trahar,
1984); * - pH 8 ; X - pH 11;
2,3-10 M KX. CuFeS, CuFeS, FeS 
(Richardson i Walker, 1985); pH 
9,2; 2'10 M KX
Fig.17. Comparison of the 
flotation recovery vs potentials 
for chalcocite, galena, bornite, 
chalcopyrite, and pyrite with the 
adsorption isotherm of the surface 
compounds PbS, (52) Cu2S, (53) and
equilibrium potential reaction of 
the initial stage of oxidation 
(17, 19, 27) and formation of CuX 
(41) and X2 (30)

może utleniać się do jonow siarczanowych hydrofilizujących powierzchnię 
i flotacja pirytu nie zachodzi.

Produkty reakcji inicjujących utlenianie mogą reagować z 
ksantogenianem. I tak w obszarze dominacji chalkozynu (rys. 14 ) jest 
możliwe utworzenie CuX z wydzieleniem kowelinu zgodnie z reakcją (41). 
Potencjał równowagowy dla danych pomiarowych oznaczono na rys. 17 
strzałką. Wydzielony w reakcji (19) kowelin nie może reagować 
elektrochemicznie, zachodzi na nim jedynie katalityczne utlenienie jonów 
ksantogenianu do dwuksantogenu wg reakcji (28) • Potencjał równowagowy 
tej reakcji pokazuje prosta przerywana na rys. 17.

Produkty reakcji inicjującej utlenianie pirytu (tj. FeOH+ i jony 
siarczanowe) przechodzą do roztworu. Na powierzchni pirytu może 
zachodzić katalityczny proces tworzenia dwuksantogenu. Dla stężeń 
ksantogenianu, przy których pojawia się faza Fe(OH)2X, postuluje się 
tworzenie tej substancji w reakcji

FeOH+ + H20 + x” = Fe(OH)2X + H+ + e, (54)

prowadzącej przez reakcje (51) do utworzenia dwuksantogenu dla 
chalkopirytu i pirytu oraz przez reakcje (43) do CuX dla bornitu. W 
warunkach prowadzenia eksperymentów woltamperometrycznych (Leppinen i 
wsp. , 1989)J tj. pH 9,2; !■ 10 J M KX,potencjał równowagowy reakcji (43)
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wynosi 0,139 V. Powyżej tego potencjału obserwuje się wzrost prądu na 
krzywych woltamperometrycznych oraz mierzalne ilości dwuksantogenu w 
cytowanej pracy Leppinena i wsp. Ponieważ potencjał ten jest zbliżony do 
potencjałów równowagowych reakcji inicjujących utlenianie chalkopirytu i 
pirytu, dlatego jest możliwe korelowanie krzywych woltamperometrycznych 
z uzyskami flotacyjnymi pomimo różnicy dwóch rzędów wartości 
stosowanych stężeń ksantogenianu.
Pracę sfinansował KBN, Grant nr 9 0451 91 01
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Principles of the construction of Eh-pH stable and metastable 
equilibria diagrams of Me-S-H20 systems have been presented. It was
proposed to complete the metastable diagrams with initial oxidation 
reactions (potential determining) for sulphide minerals containing iron. 
Such diagrams for PbS, Cus, Cu FeS , CuFeS , and FeS were used forJ 2 5 4 2 2 •
interpretation of the rest potentials of sulphide electrodes, as well as 
for explanation of collectorless flotability of these minerals vs 
potential. It has been shown that the metastable diagrams of Me-S-HX-H 0
systems correlate well with literature data on xanthate flotability 
results vs potential. Introduction of thermodynamical description of 
xanthate surface compounds with metastable diagrams for galena and 
chalcocite was proved necessary. Assuming that the electrochemical 
xanthate bond takes place through the proposed initial stage reactions, 
the well known from literature dependence of correlation between 
recovery and the anode density xanthate reaction was explained.
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Paweł NOWAK*

EXCHANGE CURRENT DENSITY FOR THE REACTION OF EXCHANGE OF 
METAL IONS BETWEEN METAL SULFIDES AND SOLUTION AS THE MEASURE 

OF SUSCEPTIBILITY OF SULFIDE MINERALS TO OXIDATION

The exchange current densities (ECDs) for the reaction of the 
exchange of metal ions between the surface of several most 
important metal sulfides and the 0.1 mol/dm solutions of the ions 
of the metal constituting the sulfide were measured. The measured 
ECDs correlate well with the known susceptibilities of sulfide 
minerals to oxidation.

1. INTRODUCTION

It is now commonly accepted (Buckley and Walker, 1988) that the 
first step in the aqueous oxidation of sulfide minerals is the transfer 
of metal ions from the crystal lattice of the mineral to the solution. 
For a sulfide with the ideal stoichiometry this reaction may be
written as follows:

Mel+ySm -» Mel+y-xSm + xMe+n + xne {1)

where the formula Me1+yS reflects the fact that sulfide may be 
originally non-stoichiometric (with either y>0 or y<0). When x becomes 
greater than y the formation of the layer of sulfur-rich (or 
metal-depleted) sulfide on the surface starts to grow. Such a layer of 
non-stoichiometric sulfide is a hydrophobic entity and its formation is 
considered as one of the possible reasons for the collectorless 
flotability of sulfide minerals (Heyes and Trahar, 1977).

In many cases the process of the sorption of a collector at the 
mineral surface may proceed in an analogous way:

Mel+ySm + nx* Mel+y-xSm + xMeXn + xne (2)

with the formation of tho layer of non-stoichiometric sulfide,too. Note 
that reaction (2) is also the reaction of the transfer of metal ions 
from the crystal lattice of the mineral to the solution.

*Instytut Katalizy i Fizykochemii Powierzchni PAN, ul. Niezapominajek 1, 
30-239 Kraków
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Unfortunately, there is practically no quantitative data on the 
kinetics of the reaction (1) in the literature. The main difficulty 
in studying the kinetics of reaction (1) is the dependence of the 
reaction rate on the stoichiometry of the surface. When the reaction (1) 
proceeds from left to right, the surface becomes more and more depleted 
in metal and the reaction rate diminishes.

In the present work, an attempt was undertaken to estimate the rate 
of the reaction of transfer of metal ions from the crystal lattice of a 
sulfide mineral to the solution for the case of several roost important 
sulfide minerals (galena, pyrite, non-stoichiometric chalcocite, 
chalcopyrite). To avoid the above mentioned difficulty the measurements 
were performed in the following way. The metal sulfide electrode was 
placed in the solution containing rather high concentration of ions of 
the metal constituting the sulfide. In such a case the reaction (1) and 
the reaction opposite to reaction (1) proceed at the equal rate, which 
may be expressed as the reaction:

Melat Meaq

The current flowing in both directions is called the exchange 
current. The electrode was then polarized with low-amplitude sinusoidal 
potential difference symmetrical versus the rest potential of the 
electrode and the current response was measured simultaneously. Such a 
method is frequently used in the case of metal electrodes for the 
measurements of the exchange current density (ECD) of electrochemical 
reactions at metal electrodes (Sluyters-Rehbach and Sluyters, 1970, 
Macdonald, 1987). In the case of sulfide electrodes it was used only by 
the present author (Nowak and Pomianowski, 1985).

The reaction rate may be easily calculated from the measured ECD, 
dividing ECD by Faraday constant and the number of electrons exchanged 
in the reaction. Of course, the measured current also contains the 
capacitive component (due to charging and discharging of the electrical 
double layer), and only a part of the imposed potential difference 
operates through the interface (due to the ohmic resistance of the 
solution, for example). So, the measurement at one frequency of 
sinusoidal current is not enough to calculate ECD. Usually a series of 
measurements at different frequencies is performed and the equivalent 
electrical circuit (EEC) is chosen on the basis of the analysis of the 
dependence of measured interfacial impedance on frequency.

The aim of this work was to test the applicability of the method to 
the estimation of the ECD for metal sulfides' electrodes in solutions of
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respective metal ions and to check whether this value may be used to 
characterize the susceptibility of a metal sulfide to oxidation in 
aqueous env ironment.

2. EXPERIMENTAL

The following minerals were used in the experiments: pyrite from
Huenzala deposits in Peru, chalcopyrita from Messina (Transvall) in
South Africa and galena from Brushy Creek deposits (Missouri, USA), all
supplied by Wards Natural Science Establishment (Rochester, New York) ,
and non-stoichiometric synthetic chalcocite of the composition Cu. „_S1.0 /
synthesized in the author's laboratory (Nowak and Pomianowski, 1989). 
Mineral samples were cut with a diamond saw to the shape of a cylinder 
and embedded in a glass tube with epoxy resin. The electrical contact to 
the mineral was made with silver containing conducting epoxy resin. The 
working surface of the electrode was gently polished on emery paper 
grade 800 and next on filtering paper before introducing to the 
solution. The solutions were made from analytical reagent grade metal 
sulfates and sulfuric acid, except galena for which solution containing
lead nitrate and sodium nitrate was used. In all cases the solutions

3 3containing 0.1 moi/dm of metal ion and 1 mol/dm of base electrolyte
were used. The impedance spectra were measured with a system consisting
of Frequency Response Analyzer 1250 and Electrochemical Interface 1286
(Schlumberger - Solartron) and a Hewlett-Packard computer. The three-
electrode configuration with either saturated calomel electrode (SCE) or
mercury - mercurous sulfate - I n  H2SC>4 electrode (MMSE) as a reference
electrode was used. The EEC presented in Figure 1 was used to describe
the frequency dependence of measured impedance. The equation describing
the dependence of the EEC impedance on frequency was least-squares
fitted to impedance data using the MINUIT program (CERN Computer Program
Library). More information on the sample preparation and handling as
well as data treatment may be found in previous works (Nowak and
Pomianowski, 1989; Nowak, 1991; Chmielewski and Nowak, 1992).

3. RESULTS

Figure 2 presents an example of the fit of the equation, describing 
the impedance of the EEC from Figure 1, to experimental results in the 
case of pyrite electrode. A depressed semicircle, characteristic of a 
Faradaic reaction, changing at some frequency to a straight line, 
characteristic of diffusion (the so-called Warburg impedance)is clearly 
visible. From the diameter of the semicircle one may calculate
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Figure 1. The equivalent electrical 
circuit used in the analysis of 
experimental data. Rp - resistivity 
of the Faradaic reaction, Rs - 
resistivity of the solution,
W - diffusional (Warburg) impedance, 
CPE - constant phase element, used 
to describe the frequency-dependent 
double layer capacitance

R e( Z ) /0hm#em2

Figure 2. The imaginary part 
versus real part of the 
impedance of pyrite electrode 
in the 0.1 mol/dm FeSO^
solution, + - measured points, 
O - least squares fitted 
points

the ECD for the ion exchange reaction (reaction 3) - from the Warburg 
constant the diffusion coefficient may be calculated, too. The estimated
values of the exchange current density for the investigated sulfides in

3 . .0.1 mol/dm solutions of the respective metal ions are given m
Table 1. One general comment should be made before the discussion of the
results of experiments performed in particular systems. The exchange
current density, like a rate constant of the chemical reaction, is a
kinetic, not thermodynamic quantity and strongly depends on the state of
the sample surface. So, the values presented should not be considered as
"absolute" values, but rather as related to particular experimental
conditions. Further, it must be stated that due to unavoidable
irreproducibility of the procedure of the preparation of the sample
surface some scatter of the results was observed. So, the values given
in Table 1 are the mean values from at least 5 measurements.

. 2 +3.1. Pyrite/Fe system

There are no doubts that iron in pyrite occurs as divalent ion 
(Shuey, 1975). So, the reaction of the transfer of an iron ion from the 
crystal lattice of pyrite to the solution may be described by the 
reaction:

2 +r. 2 +
lat <- -> Feaq (4)
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Table 1. The exchange current densities (ECD) for the reaction of 
the exchange of metal ions between the surface of a sulfide and 
the 0.1 mol/dm solution of metal ions (1 mol/dm base 
electrolyte)

Sulfide Solution Electrolyte ECD (mA/cm2)

Pyrite FeSO.4 H2S04 0.67
^ l . S ?3 CuSO.4 H2S04 20.6
CuFeS2 FeSO.4 H2S04 8.3*10 J
CuFeS2 CuSO.4 H2S04 1.1-10 J
PbS Pb(N03) NaN03 4.3-10

Rather high ECD for that reaction was measured (see Table 1). The 
reproducibility of the measured ECD was quite good (keeping in mind the 
above expressed remarks). In five independent measurements (the 
electrode surface repolished in each case), the following values of ECD 
were measured: 1.09, 0.41, 0.67, 0.63 and 0.57 mA/cm2. Similar 
reproducibility was observed in the case of other sulfides investigated. 
Much better repeatability was observed for a series of measurements 
performed on the same electrode kept in the solution for some time. For 
example, three consecutive measurements performed after 10, 1010 and
2010 s after introduction of the electrode to the solution gave the ECD2values of 1.09, 1.06 and 1.16 mA/cm , respectively. The constancy of the

2+ .ECD value means that the pyrite electrode is stable in the solution
- neither oxidation nor reduction of the surface takes place.

2+3.2. Non-stoichiometnc chalcocite/Cu system

In all copper sulfides, copper occurs as monovalent, despite of the 
sulfide stoichiometry (Shuey, 1975). Unfortunately, the copper (I) salts 
are practically insoluble in water. It was shown (Nowak and Pomianowski,
1985) that the reaction:

<---> Cu2+ + e (5). lat aq ,

proceeds in two steps, with the Cu+ ion as an intermediate product. For 
a complex reaction, composed of two consecutive steps, tt->e overall 
reaction rate must be lower than the rate of the slower step. So, at 
least the lower limit for the possible value of the reaction rate for 
the reaction

Cu* <---> Cu* (6)lat aq
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may be estimated from the measurements of the ECD in the solution of 
Cu{II) salt. It is to be seen from Table 1 that the ECD for the reaction 
(5) is very high (much higher than the ECD for metallic copper in the 
same solution). For the reaction (6) ECD must be even higher.

2 + . 2 +3-3. Chalcopynte/Fe and chalcopyrite/Cu systems

As in pyrite, the formal oxidation state of iron in chalcopyrite is
3 2++2. However, the ECD for chalcopyrite in the 0.1 mol/dm Fe ions 

solution is almost two orders of magnitudes lower than in the case of 
pyrite! Even lower ECD was observed in the case of chalcopyrite in 
copper (II) ions solution (see Table 1) . Note, that this result is in 
good agreement with the observation that chalcopyrite in the initial 
steps of oxidation preferentially loses iron from the surface.

2 +3.4. Galena/Pb system

Also in this system the ECD was very low (see Table 1) , as in the 
case of chalcopyrite. This system was the most difficult to study - the 
repeatability of the measurements was much lower than in the case of the 
other systems. It is not surprising because the diffusion coefficients 
of both sulfur and lead in lead sulfide at room temperature are known to 
be very low. So, any accidental, uncontrolled oxidation of the surface 
leads to significant changes in the surface stoichiometry, which, in 
turn, changes the rate of reaction 3 proceeding at the surface.

4. CONCLUSIONS

The most striking observation resulting from this work is the big 
difference between the ECDs measured for different sulfides. The highest 
measured ECD is more than four orders of magnitudes higher than the 
lowest one. The observed differences in ECD for the reaction of exchange 
of metal ions between the solution and the surface layer of sulfide 
correlate very well with the differences in their susceptibility to 
oxidation. Both chaicocite and pyrite are. known to oxidize fast - both 
chalcopyrite and galena oxidize much slower. Of course, the measurement 
of ECD for reaction 3 exaggerates the differences - when the reaction
(1 ) proceeds from left to right, the surface becomes more and more 
depleted in metal and this process is faster for the sulfide for which 
the ECD is higher. So, when the oxidation proceeds, tha difference in 
oxidation rate should diminish. The other factor is the difference of
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the oxidation of sulfidic sulfur - fast in the case of pyrite, extremely 
slow in the case of ohalcocite.
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Zmierzono gęstości prądu wymiany dla reakcji wymiany jonów metalu 
pomiędzy warstwą powierzchniową siarczku a 0 , 1 mol/dm roztworem jonów 
metalu dla kilku najpopularniejszych siarczków metali. Wykazano 
istnienie zależności pomiędzy zmierzoną wartości prądu wymiany a 
podatnością siarczku na utlenianie.
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MECHANIZM ELEKTROSORPCJI KEtX 
NA UTLENIAJĄCEJ SIĘ POWIERZCHNI CHALKOPIRYTU

Wykonano pomiary woltamperometryczne anodowego utleniania chalkopirytu, CuFeS,, w  roztworach 
buforowych o pH 4 .6  i 9 fi. bez i w  obecności etylowego ksantogenianu potasu (KEtX). W celu 
zinterpretowania obserwowanych procesów sporządzono diagramy równowag Eh-pH, zakładając stabilność 
kow elinu i siarki elementarnej. Pizyjęto, że anodowe utlenianie chalkopirytu rozpoczyna sią wówczas, gdy 
elektroda chalkopirytowa osiagm e potencjał reakcji inicjujących utlenianie. W reakcjach tych tworzą się: 
siarka elementarna oraz jony Fe’ *, FeOH* lub Fe(OH),. Jonowe formy żelaza lub Fe(OH), reagują 
następnie z  zawartym w roztworze ksantogenianem, tworząc Fe(EtX), lub Fe(OH),EtX. Wydzielanie 
dwuksantogenu zachodzi natomiast przy potencjałach równowagowych reakcji rozkładu Fe(EtX)3 i 
Fe(OH)jEtX. . . -

1. WPROWADZENIE

W większości prac poświęconych badaniu procesów elektrochemicznych na garncach faz: 
metal/roztwór wodny lub minerał siarczkowy/roztwór wodny stosowany jest formalny opis tych 
procesów za pomocą wieloelektronowych reakcji elektrochemicznych. Z ogólnych zależności 
kinetyki chemicznej wiadomo, że samorzutnie zachodzić mogą jedynie elektrochemiczne reakcje 
jedno- lub dwuelektronowe. Aby prawidłowo przedstawić mechanizm procesu 
elektrochemicznego, zapisanego jedynie formalnie jako reakcja elektrochemiczna, należy określić 
reakcje pośrednie, decydujące o potencjale, a następnie reakcje następcze.

W pracy Lekkiego i Chmielewskiego (1990) zaproponowano wprowadzenie tzw. reakcji 
inicjujących utlenianie pirytu i równocześnie decydujących o potencjale minerału. Rezultatem tych 
reakcji jest powstawanie na powierzchi utleniającego się minerału produktów metastabilnych. 
Autorzy przyjęli, że dla pirytu reakcją inicjującą jest reakcja

FeSj +  2HjO = Fe(OH); + 2S° +  2H+ + 2 e , (a)

a powstający Fe(OH)2, jako niestabilny, utlenia się natychmiast do Fe(OH)j

FeCOHJj +  H20  = Fe(OH)3 +  H+ + e (b)

Suma reakcji (a) i (b) daje znany proces sumaryczny zapisany jako reakcja elektrochemiczna 

FeS* +  3H20  =  Fe(OH)j +  2S° +  3H+ +3e‘ (c)

•Instytut Chemii Nieorganicznej i Metalurgii Pierwiastków Rzadkich Politechniki Wrocławskiej, ul. Smoluchowskiego 
23, 50-370 Wrocław

••Katedra Przeróbki Kopalin i Utylizacji Odpadów Mineralnych Wydziału Górnictwa i Geologu Politechniki Śląskiej, 
ul. Pskowskiego 2 , 44-101 Gliwice
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