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Предисловие 
Без гидрометаллургии невозможно производство большинства 

цветных металлов, в том числе алюминия, цинка, урана и тория, 
вольфрама и молибдена, тантала и ниобия, циркония и гафния, ред-
коземельных металлов, золота и серебра, металлов платиновой груп-
пы, индия, таллия, рения и многих других. В настоящее время в ряде 
стран более половины меди, никеля, кобальта, цинка получают с ис-
пользованием гидрометаллургических процессов. С ними связаны 
перспективы переработки золотосодержащих отвалов Якутии, удо-
канских медных руд, молибденовых и вольфрамовых руд месторож-
дений Читинской области, кубинских и австралийских окисленных 
никелевых руд, железомарганцевых конкреций Мирового океана. 
Это перечисление можно было бы продолжить, однако авторы вовсе 
не ставят своей задачей в какой-то мере умалить значение пироме-
таллургии. В производстве любого металла необходимо разумное 
сочетание гидро-, пиро-, электро- и порошковой металлургии. Это 
должно быть обусловлено рентабельностью производства, экологи-
ческой безопасностью, комплексностью использования сырья, тре-
буемой чистотой конечного продукта, современным уровнем автома-
тизации и механизации. 

Гидрометаллургия – область металлургии, охватывающая способы 
извлечения металлов из руд, концентратов и отходов различных произ-
водств при помощи водных растворов химических веществ (обычно при 
температурах не более 300 °С) с последующим выделением металлов или 
их соединений из щелоков или пульп. В последние несколько десятков 
лет расширилась не только номенклатура гидрометаллургических про-
цессов (стали широко использоваться экстракционные, сорбционные, 
ионообменные, мембранные и другие технологии), но и способы их ин-
тенсификации, связанные с применением термохимических, механохи-
мических, радиационных, ультразвуковых и других физических воздей-
ствий на твердую фазу или гетерогенную систему твердое тело–
жидкость, что позволяет с достаточной полнотой извлекать металлы даже 
из бедного сырья, доля которого в сырьевом балансе постоянно растет. 
Основы гидрометаллургических процессов изложены в учебных 

пособиях [1, 2]. Структура настоящей книги несколько изменена. 
Она содержит основные сведения о процессах выщелачивания, экс-
тракции, ионного обмена, осаждения малорастворимых соединений и 
кристаллизации. Разделы I–III написаны А.С. Медведевым, а IV–V – 
Е.В. Богатыревой. 
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РАЗДЕЛ I. ВЫЩЕЛАЧИВАНИЕ 

Выщелачивание – избирательное растворение одного или не-
скольких компонентов руды, концентрата или твердого отхода про-
изводства водным растворителем (водой, растворами кислот, щело-
чей, солей). Это от начала до конца гетерогенный процесс, в котором 
в твердой фазе остаются компоненты, не реагирующие с растворите-
лем. Если же после обработки исходного сырья водным реагентом 
компонент (целевой продукт) остается в твердой фазе в составе со-
единения, пригодного для последующей переработки, а в раствор 
переходят примеси, сопутствующие этому компоненту, то по отно-
шению к примесям это выщелачивание, а по отношению к исходно-
му сырью – разложение. Примером может быть азотнокислотное 
разложение шеелитового концентрата:  

 CaWO
4тв

 + 2 HNO
3р–р

 = Ca(NO
3
)

2р–р + H
2
WO

4 тв. 

Кек, в котором осталась вольфрамовая кислота, обрабатывают 
водным раствором аммиака, в результате чего вольфрам переходит в 
раствор: 

 H2WO4 тв + 2NH4OH р–р = (NH4)2WO4 р–р + 2 H2Oж. 

Часто в технической литературе вместо термина «выщелачива-
ние» используют термин «экстрагирование». Это, в принципе, не яв-
ляется ошибкой, поскольку термины «экстрагирование», «экстрак-
ция» имеют более широкий смысл и часто под экстракцией понима-
ется извлечение чего-то откуда-то. Применительно к первичной пе-
реработке минерального сырья термин «экстрагирование» обычно 
употребляют тогда, когда вместо водного растворителя используют 
неводный. Например, экстракционную фосфорную кислоту получа-
ют путем экстрагирования из фосфатного сырья концентрированной 
серной кислотой; ванадий может быть экстрагирован из шлаков ор-
ганическими растворителями и т.д. Подобные процессы не относятся 
по определению к гидрометаллургии, поскольку в них не участвует 
водная фаза. Они, разумеется, не относятся и к пирометаллургиче-
ским процессам. Тем не менее для большинства таких «бесхозных» 
процессов, объединенных в настоящее время термином сольвометал-
лургия [3], применимы общие термодинамические и кинетические 
представления, изложенные в настоящем издании. 
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Термин «выщелачивание» часто сопровождают определения: куч-
ное, подземное, автоклавное, бактериальное и другие, которые пояс-
няют способ его осуществления или специфику реагента. Кучное и 
подземное выщелачивание относят к безаппаратным процессам. Для 
большинства руд и концентратов процесс осуществляют в аппаратах 
(агитаторах, барботерах, пачуках, автоклавах и других), конструкция 
и принцип действия которых будет рассмотрен в следующем изда-
нии, посвященном аппаратам гидрометаллургических производств. 
Выщелачивающим реагентом может быть водный раствор не-

скольких веществ (например, смесь серной и азотной кислот). В ка-
честве окислителей при выщелачивании, сопровождаемом окисли-
тельно-восстановительными реакциями, применяют газы (чаще воз-
дух, кислород, хлор, озон), жидкие и твердые вещества (НNO

3
, MnO

2
, 

KMnO
4
 и др.), а также различные бактерии (окисляющие, например, 

сульфидную серу и двухвалентное железо). 
Для выщелачивания, сопровождаемого химическими реакциями с 

константами термодинамического равновесия близкими к единице 
или с высокими энергиями активации, используют повышенные тем-
пературы (до 300 °С или несколько выше), а также различные воз-
действия на твердую и жидкую фазы. Этому посвящен отдельный 
раздел. 

Глава 1. ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ОСНОВЫ 
ВЫЩЕЛАЧИВАНИЯ 

Как уже отмечалось, выщелачивание – гетерогенный процесс, в 
котором участвуют, как минимум, две фазы: твердая и жидкая. При 
постоянных температуре и давлении он идет до установления термо-
динамического равновесия между фазами, которое характеризуется 
следующими тремя признаками: постоянством концентраций всех 
компонентов в фазах, отсутствием тепло- и массопереноса в системе, 
устойчивостью системы (если внешнее воздействие, выводящее сис-
тему из равновесия, снять, то она должна возвратиться в исходное 
состояние). Вместе с тем состояние неустойчивого равновесия (или 
псевдоравновесия), когда скорости обратных реакций настолько ма-
лы, что с течением времени не происходит заметного изменения 
концентраций компонентов в системе, играют громадное значение во 
многих технологических процессах. Например, вольфрамовый мине-
рал шеелит (CaWO

4
) взаимодействует с растворами соды (Na

2
CO

3
) 

достаточно полно и быстро лишь в автоклавах при температурах бо-
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лее 200 °С и давлениях более 2 МПа. Последующий процесс – отде-
ление раствора вольфрамата натрия от образующегося карбоната 
кальция путем фильтрации пульпы – ведут при атмосферном давле-
нии, т.е. при значительно меньших температурах. Если бы обратная 
реакция после разгерметизации автоклава протекала быстро, то 
вольфрам в больших количествах терялся бы с кеком – твердым ос-
татком от фильтрации пульпы.  
Важным фактором, определяющим достижение системой равнове-

сия, является время. Из двух или нескольких термодинамически воз-
можных реакций между исходным веществом и выбранным реагентом 
с большей степенью превращения (с образованием большей массы 
соответствующих продуктов) пойдет та, скорость которой выше. 
Гидрометаллурга, использующего любой процесс, идущий с хи-

мическими превращениями, интересуют три основных вопроса: 
1. Существует ли термодинамическая вероятность его протекания 
при выбранных температуре, давлении и концентрациях реагентов и, 
если существует, то при каком минимально необходимом расходе 
(или объеме) реагентов можно получить заданную степень превра-
щения (α) или извлечения (η) целевого компонента? 2. При каких 
технологических режимах (температуре, давлении, соотношении 
массы твердой фазы к объему растворителя – Т : Ж, концентрациях 
реагентов) и в каких аппаратах осуществлять процесс, чтобы за ми-
нимально короткое время и при наименьших энергетических затра-
тах обеспечить заданные α или η? 3. Какими способами можно ин-
тенсифицировать процесс или снизить материальные и энергетиче-
ские затраты на единицу продукции? Для ответа на них необходимо 
иметь представления о термодинамике, кинетике и механизме про-
цесса. 

1.1. Термодинамика выщелачивания 

1.1.1. Термодинамические функции и величины 

Обозначим и кратко поясним физический смысл некоторых тер-
модинамических функций и величин, необходимых для термодина-
мических расчетов. 

Т – абсолютная температура. Отсчет ведут от абсолютного нуля, 
соответствующего –273,16 °С. Термодинамическую температурную 
шкалу предложил в 1848 г. барон Кельвин (он же известный англий-
ский физик Уильям Томсон). Значения Т связаны с температурой по 
шкале Цельсия (t, °C) равенством Т = t +273,16. 
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Р – общее давление. 
рi – парциальное давление i-го газа в замкнутом объеме, равное 

общему давлению смеси газов, умноженному на мольную долю i-го 

газа, т.е. pi = N⋅ P, где 

1

i
m

i
i

n
N q

n
=

=

∑
, ni – число молей i-го компонента, а 

1

m

i
i

n
=
∑  – число молей всех m компонентов газовой смеси. 

С – мольно-объемная концентрация компонента в растворе, вы-
раженная в молях на 1 л раствора. 

m – мольно-массовая концентрация компонента в растворе, выра-
женная в молях на 1 кг растворителя. 

N – мольная доля компонента в растворе, равная числу молей 
компонента, отнесенному к сумме молей всех других компонентов 
раствора. 

аi – активность i-го компонента. Подстановка активностей в урав-
нения классической термодинамики делает их применимыми для ре-
альных систем. 

μi – химический потенциал, представляющий собой парциальную 
свободную энтальпию. (Часто химический потенциал компонента в 
фазе трактуют как изменение энергии Гиббса фазы при увеличении 
массы компонента в фазе на один моль. При этом температура, дав-
ление и массы остальных компонентов фазы должны оставаться по-
стоянными.) 

γ – коэффициент активности, показывающий отклонение реальной 
системы от идеальной. Он был введен Льюисом в 1907 г. для связы-
вания концентрации и активности («проявляющей себя в действии 
концентрации»): a = C⋅γ. Отклонения от идеальности обусловлены 
как физическими, так и химическими причинами: дипольными взаи-
модействиями молекул, поляризацией, различной интенсивностью 
ван-дер-ваальсовских сил, ассоциацией, диссоциацией, сольватацией 
и др. Все эти взаимодействия настолько переплетены, что трудно 
предугадать суммарный результат. Для идеальных растворов γ = 1 и 
тогда a = C. В реальных растворах γ может быть как больше 1, так и 
меньше. Очевидно, численное значение γ и его размерность зависят 
от выбранной шкалы концентраций, поскольку активность не должна 
зависеть от нее. В гидрометаллургии обычно применяют молярную и 
моляльную шкалы, выражая γ через γc и γm. При этом 
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( ) ( )

0
0

1
;      

с m m c

m M d C M
d

d d

+ ⋅ − ⋅
γ = γ ⋅ γ = γ , 

где d0 – плотность воды при выбранной температуре; 
d – плотность раствора электролита при той же температуре; 
М – молекулярная масса растворенного в воде соединения.  

В справочниках обычно приводят значения γm, поэтому при точ-
ных расчетах (особенно для концентрированных растворов) следует 
пользоваться приведенными выше соотношениями. Например, для 
насыщенного водного раствора KCl при 25 °С (m = 4,8311 моль/кг 

воды, С = 4,1851 моль/л раствора, d = 1,1783 г/смз ) γm = 0,589, а 
γc = 0,678. 

0 0 0
298 298 298Δ , Δ , H G S  – соответственно изменение энтальпии, энер-

гии Гиббса и энтропии при стандартных условиях (температура 
298,16 K, давление 101,325 кПа = 1 ат). При постоянном давлении 
изменение энтальпии равно количеству теплоты, подведенной к сис-
теме. Поэтому энтальпию часто называют тепловой функцией, или 
теплосодержанием. Энергия Гиббса (или изобарно-изотермический 
потенциал) – «свободная энтальпия», т.е. та ее часть, которую в по-
тенциале можно превратить в работу. Изотермический равновесный 
процесс может протекать самопроизвольно только в направлении, 
соответствующем уменьшению энергии Гиббса. Энтропия – «связан-
ная энтальпия», т.е. та ее часть, которую нельзя превратить в работу, 
не изменив состояния самой системы. Она статистически является 
мерой разупорядоченности системы, или мерой вероятности пребы-
вания системы в данном состоянии. Нагревая твердое тело, можно 
превратить его в жидкость, а затем в газ. При этом энтропия растет, 
так как увеличивается разупорядоченность атомов. Любая система 
характеризуется своей мерой разупорядоченности атомов – своей 
энтропией. 

0 0 0
Δ , Δ , 

Т Т Т
H G S  – изменения термодинамических функций при дав-

лении 101,325 кПа и температуре Т. Их связывает уравнение Гиб-
бса – Гельмгольца:  

 0 0 0
Т Т Т

G H Т SΔ = Δ − ⋅ Δ . (1.1) 

Термодинамические функции, входящие в уравнение (1.1), обла-
дают свойством аддитивности, поэтому их определение для химиче-
ских реакций сводится к алгебраическому суммированию 
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0 0 0,  ,  
Т Т Т

H G SΔ Δ  участников реакции. При этом из суммы значений 
соответствующих функций продуктов вычитается сумма их значений 
для исходных веществ. Например, для реакции 

 аАкр+ bB
р–р

= cC
р–р

+ dDкр (кр – кристалл; р-р – раствор)  

получим 

 ( ) ( ) ( ) ( )0 0 0 0 0 ,T T T T TC D A B
G c G d G a G b GΔ = Δ + Δ − Δ − Δ  

 ( ) ( ) ( ) ( )0 0 0 0 0 ,T T T T TC D A B
H c H d H a H b HΔ = Δ + Δ − Δ − Δ  

 ( ) ( ) ( ) ( )0 0 0 0 0 .T T T T TC D A B
S c S d S a S b SΔ = + − −  

Значения 0
TGΔ можно определять для реакций, протекающих при 

относительно невысоких температурах, по упрощенному уравнению 

 0 0 0
298 298 298G H Т SΔ = Δ − ⋅ Δ , (1.2) 

где 0 0 0 0
298 298(продуктов) 298(исх. веществ)TH H H HΔ ≈ Δ ≈ Δ − Δ∑ ∑ ; 

 0 0 0 0
298 298(продуктов) 298(исх. веществ) .TS S S SΔ ≈ Δ ≈ −∑ ∑  

Необходимые величины имеются в справочниках (см., например, 
[4, 5]). 
В тех случаях, когда при повышении температуры существенно 

меняются теплоемкости веществ, необходимо вводить поправки на 

отклонение 0
THΔ и 0

TSΔ от стандартных значений: 

 0 0
298

298

T

T pH H c dTΔ = Δ + Δ∫ , (1.3) 

 0 0
298

298

T
p

T

c
S S dT

T

Δ
Δ = Δ + ∫ , (1.4) 

где 2
0 1 2pc а а T а TΔ = Δ + Δ ⋅ + Δ ⋅ * – алгебраическая сумма теплоемко-

стей реагирующих веществ, а 0 1 2,  ,  a a aΔ Δ Δ – суммы соответствую-

–––––––––– 
* Могут быть и другие выражения зависимости ci от Т, например  

2
0 1 2pc a a T a T −′ ′ ′Δ = Δ + Δ ⋅ + Δ ⋅  . 
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щих коэффициентов, определяемых опытным путем. Например, для 

паров воды 3 7 26,89 3,3 10 3,4 10pc T T− −= + ⋅ ⋅ − ⋅ ⋅ . Имея функциональ-

ную зависимость pcΔ  от Т, нетрудно определить значения необхо-

димых термодинамических функций. (Быстрее это делать с помощью 
ЭВМ.) 

1.1.2. Условие термодинамического равновесия 

Если обратимая химическая реакция (самопроизвольно проте-
кающая в зависимости от экспериментальных условий как в прямом, 
так и в обратном направлениях) идет до равновесия, то молекулярно-
статистически это означает, что скорости прямой и обратной реакций 
уравниваются, а с термодинамической точки зрения – то, что урав-
ниваются суммы химических потенциалов компонентов, находящих-
ся справа и слева уравнения реакции. Так, при равновесии реакции  

 aA + bB = cC + dD 

должно выполняться равенство 

 aμA + bμB = cμC + dμD. 

С учетом того что 0 lni i iRT aμ = μ + ⋅ , получим 

 
( ) ( )

( ) ( )

0 0

0 0

ln ln

ln ln ,

a b
A A B B

c d
C C D D

a RT a b RT a

c RT a d RT a

μ + ⋅ + μ + ⋅ =

= μ + ⋅ + μ + ⋅
 

откуда  

 ( ) ( )0 0 0 0 0 lnT C D A B aG c d a b RT KΔ = μ + μ − μ + μ = − ⋅ , (1.5) 

где Ka – термодинамическая константа равновесия реакции. 
Обычно (если нет дополнительных соображений) уравнение реак-

ции, сопровождающее выщелачивание, записывают так, чтобы сте-
хиометрический коэффициент при выщелачиваемом компоненте был 
равен единице. Например: 

 А
тв

+ хВр–р = yCр–р + zDр–р. (1.6) 

Тогда изменение суммы стандартных химических потенциалов 
получается отнесенным к одному молю вещества А. 
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О сдвиге реальной химической реакции вправо или влево можно 
судить по величине ΔGТ, определяемой при исходных параметрах 
системы (Т, Р, Сi) по уравнению изотермы Вант-Гоффа: 

 0 2,3 lgT TG G RT KτΔ = Δ + ⋅ , 

где Kτ – исходное соотношение активностей компонентов, отличаю-
щееся от Ka тем, что в него входят не равновесные, а начальные или 
текущие (к моменту времени τ) активности продуктов реакций и ис-
ходных веществ. При стремлении системы к равновесию Kτ → Ka, 

ΔGТ → 0, а 0 2,3 lgT а
G RT KΔ → − ⋅ . Поэтому условием термодинамиче-

ского равновесия любой химической реакции является равенство 

Т
GΔ = 0. Если при заданных началных условиях 

Т
GΔ < 0, то говорят 

о термодинамической вероятности протекания ее вправо, если 

Т
GΔ > 0 – прямая реакция термодинамически невероятна. 
Поясним сказанное примером. Запишем предполагаемые реакции 

в системе UO2 – H2SO4 при 25 °С во всем интервале концентраций 
серной кислоты: 

 4
2кр 2 ж

UO 4H U 2H O ,aq aq
+ ++ ⇔ +  (1.7) 

 0
298GΔ = – 17,3 кДж/моль; 

 ( )2
2кр 4 4 2 ж

UO 3H HSO U SO 2H Oaq  aq aq

++ −+ + ⇔ + , (1.8) 

 0
298GΔ  = – 36,0 кДж/моль; 

 ( )2кр 4 4 2 ж2
UO 2H HSO U SO 2H Oaq  aq aq

+ −+ + ⇔ + , (1.9) 

 0
298GΔ = – 35,4 кДж/моль; 

 ( )2кр 2 4 ж 4 2 ж2
UO 2 H SO U SO 2H O aq

+ ⇔ + , (1.10) 

 0
298GΔ = – 57,0 кДж/моль. 

Уравнения (1.7) – (1.10) написаны в соответствии с диаграммой 
распределения ионов и недиссоциированных молекул серной кисло-
ты (рис. 1.1). 
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Рис. 1.1. Соотношение ионов и недиссоциированных  молекул 
в водных растворах серной кислоты 

Оценка термодинамической вероятности реакций по величинам 
0
298GΔ  (особенно при их небольших значениях) может привести к 

неверным выводам. Например, можно было бы, основываясь на зна-
чении энергии Гиббса реакции (1.7), полагать, что она термодинами-
чески возможна при любой реальной концентрации серной кислоты. 
Покажем, что это не так. Представим себе, что растворение 1 моль 
диоксида урана ведут при 25 °С одним литром оборотного раствора, 
в котором концентрация кислоты равна 0,01 г-экв/л (~0,5 г/л), а 

[U4+] – 10–4 г-ион/л (~0,024 г/л). Так как при малых концентрациях 
компонентов в растворе активности их практически совпадают с 
концентрациями, то 

4 4

0
4 42

U 10
ln 17,3 8,31 298 ln 5,34

H 10
T TG G RT

+ −

+ −

⎛ ⎞ ⎛ ⎞⎡ ⎤ ⎡ ⎤
⎣ ⎦ ⎣ ⎦⎜ ⎟ ⎜ ⎟Δ =Δ + ⋅ =− + ⋅ ⋅ =+

⎜ ⎟ ⎜ ⎟⎜ ⎟ ⎜ ⎟⎡ ⎤ ⎡ ⎤
⎣ ⎦ ⎣ ⎦⎝ ⎠ ⎝ ⎠

 кДж/моль. 

Это означает, что при заданных исходных условиях прямая реак-
ция (1.7) термодинамически невероятна. (Вероятна обратная реак-
ция.) 
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Если же при той же температуре и исходной концентрации 
урана в растворе концентрацию серной кислоты увеличить до 
0,1 г-экв/л, то реакция (1.7) станет вероятной, поскольку в этом 

случае 0
298GΔ = –17,3 кДж/моль. Это объясняет, почему в разбав-

ленных сернокислых растворах UO2 не растворяется. 
При увеличении концентрации H2SO4 растет доля недиссоцииро-

ванных молекул серной кислоты и 0
298GΔ  взаимодействия ее с UO2 

растет. В концентрированных растворах для реакции (1.10) Ka≈ 106, 
т.е. для перевода в раствор 1 моль UO2 достаточно 2 моль H2SO4. В 
этом случае говорят, что для осуществления реакции достаточно сте-
хиометрически необходимого количества (СНК) реагента.  
В заключение сделаем несколько общих замечаний. 

1. Если 0 30
Т

GΔ ≤ −  кДж/моль, то оценку термодинамической ве-

роятности реакций можно вести по 0
Т

GΔ так как при реальных значе-

ниях концентраций реагента величины 
Т

GΔ  должны быть меньше 
нуля. 

2. Если 0
Т

GΔ > 0 (равна, например, 5…10 кДж/моль) это вовсе не 
означает, что реакция термодинамически невероятна. Она термоди-
намически вероятна, но имеет малую степень превращения. Даже 

при сравнительно больших положительных значениях 0
Т

GΔ  (напри-
мер, 30 кДж/моль) реакцию можно сдвинуть вправо, отводя продукт. 
Такие процессы известны, но они не относятся к равновесным и мы 
их рассматривать не будем. 

3. По величине и знаку 0
Т

GΔ  (даже если она большая отрицатель-
ная величина) нельзя сказать, что она в действительности пойдет. 
Речь можно вести только о ее термодинамической вероятности. 
(Например, для реакций С + О2 = СО2, ½ О2 + Н2 = Н2О величина 

0
Т

GΔ  < –250 кДж/моль при 25 °С, однако, хотя они термодинамиче-
ски вероятны, в действительности при нормальных условиях реакции 
не идут – скорости малы.) 
Говорить о том, идет ли та или иная реакция в действительности 

на основе только термодинамических данных нельзя – этот вывод 
необходимо дополнять кинетическими исследованиями или анали-
зом, подтверждающим образование соответствующих продуктов. 

4. При определении константы термодинамического равновесия ка-
кой-либо реакции, например Атв + Вр–р = Ср–р, нельзя ее величину отно-
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сить к реакции 2Атв + 2Вр–р = 2Ср–р, так как она будет равна первой, воз-

веденной в квадрат. Это следует из соотношений 0
1lnTG RT KΔ = −  для 

первой реакции и ( )20
2 12 ln lnTG RT K RT KΔ = − = −  – для второй. В 

общем случае, если Kс определена для реакции А + В = С, то для реак-
ции mА + mВ = mС величина K*

с = (Kс)
m. 

5. Сравнивать 0
TGΔ  различных реакций, например А + В = С; 

2А + В = D, можно только тогда, когда их значения отнесены к 1 моль А. 

Если сравниваются значения 0
TGΔ  окислительно-восстановительных 

реакций, например Cu0 + 2Fe3+= Cu2+ + 2Fe2+; Au + 2CN– + 1/2O2 +  

+ H2O = [Au(CN)]2
– + OH– + 1/2 H2O2, то значения 

0
TGΔ  надо относить к 

одному электрону, принимающему участие в реакции. 

1.1.3. Определение термодинамически 
необходимого количества (ТНК) реагента 

Прежде всего не надо путать две величины – СНК и ТНК. Пер-
вая – стехиометрически необходимое количество реагента (в соот-
ветствии с записанной реакцией), а вторая – термодинамически не-
обходимое его количество (отличающееся от СНК термодинамиче-
ским избытком, определяемым с учетом значения концентрационной 
константы равновесия Kc). Используемый иногда термин «теоретиче-
ски необходимое количество» вносит путаницу, так как многие ото-
ждествляют его с СНК. 
Расчет ТНК реагента всегда относят на полное превращение 

1 моль вещества в продукт, или на 100 %-ный перевод вещества в 
раствор, например по реакции 

 СаWO4 тв + 2NaFр–р = Na2WO4 р–р + CaF2 тв. (1.11) 

Покажем, как определяют ТНК реагента (фторида натрия) для 
приведенной выше реакции. Пусть объем растворителя V равен 2 л и 
постоянен во времени, а Kс = 2. Тогда можно записать 

 Kс = [Na2WO4]/[ NaF]2.  

При полном реагировании 1 моль СаWO4 равновесная концентра-
ция Na2WO4 в растворе объемом 2 л должна быть 0,5 моль/л. Равно-
весную с ней концентрацию фторида натрия определим из равенства 

 [NaF]равн = ([Na2WO4] / Kc )
0,5 = (0,5/2)0,5 = 0,5 моль/л. 
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Общий расход NaF, необходимый для перевода 1 моль шеелита в 
раствор, складывается из количества молей фторида натрия, затра-
ченного на реакцию (1.11), и равновесного его количества, остающе-
гося в растворе: 

 ТНК(NaF) = СНК +[NaF]равн⋅V = 2 + 0,5⋅2 = 3 моль. 

Если бы ставилась задача определения расхода NaF на 90%-ное 
реагирование шеелита, то он мог быть найден из пропорции 

ТНК – 100 %, 
х – 90 %. 

Покажем, как выводят выражение для определения ТНК на прак-
тике. 
Определим расход реагента В в тоннах на 1 т обрабатываемого 

реагентом концентрата с содержанием компонента А х %, если про-
цесс ведут при соотношении объема жидкой фазы к массе твердой 
Ж : Т = y, м3/т (Т : Ж – обратная величина). Пусть процесс сопровож-
дается реакцией 

 Атв + bВр–р = сСр–р + dDр–р, (1.12) 

а молекулярные массы компонента А – М
А
, реагента В – М

В
. 

Расчет начнем с определения V – объема раствора реагента В, при-
ходящегося на 1 моль А. При содержании компонента А в 1 кг концен-
трата х % его масса равна 10х г. При молекулярной массе М

А
 число 

молей А в 10х г равно 10х/М
А
. При соотношении Ж : Т = y на 1 моль 

компонента А расходуется V = 0,1(y⋅М
А
 /x) л раствора реагента В.  

Итак, мы свели задачу к предыдущей, т.е. к определению ТНК 
при заданных объеме раствора и величине Kc. Так как  

 Kc = ([С]c⋅[D]d )/[В]b, 

то  

 [ ]

1

равн

c d b

c

с d
V VB

K

⎡ ⎤⎡ ⎤ ⎡ ⎤⋅⎢ ⎥⎢ ⎥ ⎢ ⎥⎣ ⎦ ⎣ ⎦= ⎢ ⎥
⎢ ⎥
⎣ ⎦

, 

 ТНК = b + [В]равн⋅V = θ моль. 

Поскольку на 1 моль А расходуется (при 100%-ном переводе А в рас-
твор) θ моль реагента В, то на 10х/МА молей компонента А (т.е. на 
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1 кг исходного концентрата) должно тратиться 10 θх/М
А молей или 

(10 θх/М
А
)⋅М

В г реагента В. На 1 т концентрата потребуется 

(10 θх/М
А
)⋅М

В ⋅10–3 т реагента В. 

Пример. Рассчитать минимально необходимый расход NaF в тон-
нах на 1 т шеелитового концентрата с содержанием WO3 56 % 
(69,5 % СаWO4), если при температуре реакции (1.11) Kс = 2, а 
Т : Ж = 1 : 4. В общем случае 

 [ ](NaF) равн

1
ТНК СНК NaF 2 .

c

VV V
K

= + ⋅ = + ⋅  

Так как V = 0,1(4⋅
4CaWOM  /69,5) = 1,66 л, то требуемый расход 

фторида натрия на 1 моль шеелита равен 2 +
1/1,66

2
⋅1,66 = 2,91 мо-

ль, или на 1 т 56%-ного концентрата (10⋅2,91⋅69,5/288)⋅42⋅10–3 = 
0,295 т. (МCaWO4

= 288 и МNaF = 42 ). 

По аналогии подобные расчеты можно провести для любой хими-
ческой реакции, которую желательно записывать так, чтобы при ин-
тересующем компоненте стехиометрический коэффициент равнялся 
единице. В этом случае ТНК реагента всегда будет отнесено к 1 моль 
компонента. (При этом надо при необходимости пересчитать значе-
ние константы равновесия в соответствии с замечанием 4 в конце 
п. 1.2.) 

1.1.4. Определение Ka и Kc 

Для определения Ka реакций обычно используют справочные дан-
ные. Часто применяют уравнение (1.5), а для окислительно-
восстановительных реакций типа 

 Cu0 + 2Fe3+= Cu2+ + 2Fe2+  

равенство  

 0 0 ln
Т aG nFE RT KΔ = − = − ,  (1.13) 

где n – число электронов, участвующих в реакции (в приведенном 
случае n = 2);  
E0 – э.д.с. короткозамкнутых электрохимических ячеек, в одной 
из которых идет процесс восстановления, а в другой – окисления. 
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Так как  

 0 0 0
восст окисл

E = ϕ − ϕ ,  (1.14) 

то для приведенной реакции Е = 0,771 – 0,337 = 0,434 В;  
F – число Фарадея, равное 96485 Дж/(г-экв⋅В) (или 23050 кал/(г-экв⋅В).  

Таким образом, для приведенной реакции 0
298GΔ = –2⋅0,434⋅96485≈ 

≈ –84 кДж/моль, Ka ≈ 1014. Это свидетельствует о том, что для реак-
ции окисления меди солями Fe(III) избытка реагента сверх СНК не 
требуется, т.е. ТНК = СНК. 
Для некоторых роцессов, сопровождающихся образованием твер-

дых продуктов реакций, например типа 

 СаWO4 тв + Na2CO3р–р = Na2WO4р–р + CaCO3тв, (1.15) 

Kа может быть оценена по значениям произведений растворимости в 
воде (L) твердых компонентов реакции. Это должно быть ясно из са-
мого определения L. 

Произведение растворимости, обозначаемое в различных спра-
вочниках как ПР или L, это по существу константа равновесия при 
растворении твердого индивидуального вещества в воде. Когда ве-
щество при растворении образует много частиц (заряженных или 
нейтральных), то  

 
1

i

m
n
i

i

L a
=

= ∏ , (1.16) 

где аi – активность частицы i-го сорта;  
ni – стехиометрический коэффициент при i-й частице.  

Если растворять СаСО3, то при достижении равновесия и фикси-
рованной температуре  

 ( ) ( )2 2
3 3

CaCO Ca CO+ −μ = μ + μ .  

Так как активность индивидуального вещества CaCO3 равна 1, то 

 ( ) ( ) ( )2 2 2+ 23 3 3

0 0 0
CaCO Ca CO Ca CO

lnRT a a+ − −μ = μ + μ + ⋅ , 

откуда  



22 

 
2+ 2-3 3

3

0 0 0
CaCO Ca CO

CaCO expL
RT

⎛ ⎞μ − μ − μ
⎜ ⎟=
⎜ ⎟
⎝ ⎠

. (1.17) 

Таким образом, L – константа для данного соединения, зависящая 
только от температуры. 
Поскольку для реакции (1.15) при полной диссоциации компонен-

тов в растворе 

 
2-
4

2-
3

WO

CO

a

a
K

a
= , 

то для разбавленных водных растворов может быть применимо ра-
венство 

 4

3

CaWO

CaCO
a

L
K

L
= . (1.18) 

Описанный способ оценки Ka позволяет качественно сравнивать 
«термодинамическую эффективность» того или иного реагента. Так, 
из (1.18) следует: чем менее растворим образующийся твердый про-
дукт – соль кальция, тем выше константа взаимодействия раствора 
соответствующей натриевой соли с вольфраматом кальция. Такие 
сравнения привели в свое время к большому интересу исследовате-
лей по замене традиционно используемой соды для автоклавно-
содового разложения шеелита на более эффективные реагенты: фто-
рид натрия и аммония [6, 7], фосфат натрия и др.  
Значение Ka можно в ряде случаев получить из экспериментов по 

определению Kc при переменной ионной силе раствора. Метод ис-
пользуется для разбавленных растворов электролитов, когда спра-
ведливо уравнение Дебая – Гюккеля: 

 
32

3/ 2

2
ln

1000( )

i
A

i

ez N
I

kT

π ⋅⋅ ⋅γ
ε

⋅
= , (1.19) 

где γ
i – коэффициент активности i-го иона;  

z
i
 – величина заряда иона;  

e – заряд электрона; 
ε – диэлектрическая проницаемость растворителя (относительная 
величина, показывающая во сколько раз ослабляется электроста-
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тическое взаимодействие между ионами в какой-то среде, на-
пример в воде, по сравнению с их взаимодействием в вакууме); 
k – постоянная Больцмана (равна отношению универсальной га-
зовой постоянной R = 8,314 Дж/(К⋅моль) к числу Авогадро 
NА = 6,022⋅1023 моль–1); 

I – ионная сила раствора, характеризующая интенсивность элек-
трического поля, действующего на ионы в растворе. 

Ионная сила раствора равна 

 2

1

1

2

n

i i
i

I z m
=

= ⋅∑ . (1.20) 

При 25 °С для водных растворов электролитов уравнение (1.19) 
записывают в виде равенства 

 2lg 0,509 ii Iz= − ⋅ ⋅γ , 

которое пригодно при значениях I ≤ 0,05. При I ≤ 0,1 используют 
приближенное уравнение Гюнтельбергера: 

 lg 0,509
1

I
z z

I
± + −γ = − ⋅ ⋅ ⋅

+
, 

где γ± – средний ионный коэффициент активности. Он введен пото-

му, что для многих ионов нет ионоселективных электродов, изме-

ряющих их активность. (Для раствора NaCl + -Na Cl±γ = γ ⋅ γ , для рас-

твора Fe2(SO4)3 3+ 2
4

2 35
Fe SO −±γ = γ ⋅ γ  и т.д.) 

При значениях I ≤ 0,1…0,3 применимо уравнение Девиса:  

 lg 0,509 0,2
1

I
z z I

I
± + −

⎛ ⎞
γ = − ⋅ ⋅ ⋅ −⎜ ⎟⎜ ⎟+⎝ ⎠

. 

Для концентрированных растворов электролитов значения γ± надо 

определять экспериментально, так как между ионами помимо слабых 
электростатических появляются другие типы взаимодействий (на-
пример, между ионами и молекулами растворителя, между ионами с 
образованием ионных пар, которые непрерывно возникают и распа-
даются). 
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Если экспериментально определить несколько значений Kc при 
различных концентрациях раствора и построить кривую зависимости 

( )~ I
с

K f , то ее экстраполяция на нулевую ионную силу, когда 

γ± = 1, даст значение Ka (рис. 1.2). 

   

Рис. 1.2. Графическое определение Ka 

Величины Ka и Kc могут существенно отличаться друг от друга, 
так как γ± в зависимости от концентрации и типа электролита может 

изменяться на несколько порядков величин. Например, для водного 
раствора сульфата алюминия с концентрацией Al2(SO4)3 0,6 М вели-
чина γ± = 0,014, а для 5,5 М раствора UO2(ClO

4
)2 γ± = 1457. Поэтому 

для определения ТНК в конкретном случае, например для реакции 
Атв + bВр–р = сСр–р, лучше определять Kс 

экспериментальным путем, а 

не расчетным, используя равенство 

 
с

c a
в

K K
γ

=
γ

. 

Для экспериментального определения Kc берут исходные вещест-
ва в количествах, соответствующих стехиометрическим, и при по-
стоянной температуре (обычно с перемешиванием раствора) доводят 
систему до равновесия. Иногда это занимает десятки и сотни часов. 
Затем определяют равновесные концентрации всех компонентов в 
растворе и в газовой фазе, если в реакции участвуют или образуются 
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газообразные вещества. (В последнем случае система должна быть 
замкнутой.) Именно таким образом определены константы равнове-
сия ряда реакций, приведенных ниже: 

 Аl(OH)3 тв + NaOH
р–р

= Na[Al(OH)4] р–р 

 [ ]
NaAl(OH)4

NaOHс
K =

⎡ ⎤⎣ ⎦ ; 

 Auтв+2NaCNр–р +1/2 O2 газ+H2Oж= NaAu(CN)2 + NaOH + 1/2 H2O2 

 
[ ][ ]

[ ] [ ]

1/ 2
2 22

2 1/ 2
2

NaAu NaOH(CN) OH

NaCN O
cK

⋅⎡ ⎤⎣ ⎦= ;  

 MoS2 тв + 6 HNO3 р–р = H2MoO4 тв + 2 H2SO4 р–р + 6 NOгаз 

 
[ ] [ ]

[ ]

2 6
2 4

6
3

NOSOH

HNO
cK = ; 

 CaWO4 тв + 2 HNO3 р–р = H2WO4 тв + Ca(NO3)2 р–р 

 
[ ]

3 2
2

3

Сa(NO )

HNO
сK

⎡ ⎤⎣ ⎦= . 

При температурах до 100 °С эксперимент достаточно прост. При 
более высоких температурах возникают осложнения из-за трудности 
отбора проб на анализ. Для этого созданы различные пробоотборни-
ки и датчики, обеспечивающие непрерывное определение концен-
траций компонентов в ходе эксперимента. В ряде случаев, когда ско-
рости обратных реакций значительно меньше прямых, можно быстро 
охладить реактор, вскрыть его и проанализировать содержимое. 

1.1.5. Некоторые факторы, влияющие 
на растворимость твердых тел 

Металлы и их соединения в большинстве случаев имеют кристал-
лическое строение определенной симметрии. Чем больше степень 
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симметрии (больше плотность упаковки атомов), тем меньше внут-
ренняя энергия твердого тела и тем больше прочность кристалличе-
ской решетки. Прочность решетки, кроме того, зависит от типа хи-
мической связи ее структурных составляющих, валентности атомов, 
поляризующей способности катионов, поляризуемости анионов и 
других факторов. Так, при ковалентной связи и насыщенной валент-
ности атомов кристаллическая решетка твердого тела может иметь 
очень большую прочность даже при невысокой плотности упаковки. 
Наибольшая плотность упаковки соответствует ~74 %. Это означает, 
что около 74 % объема твердого тела занято атомами, если рассмат-
ривать их как сферы. 
Количественной мерой прочности кристаллической решетки яв-

ляется энергия решетки (Uкр), равная той энергии, которую необхо-
димо затратить на ее разрушение и удаление составных частей на 
бесконечно большое расстояние друг от друга. Значение Uкр можно 
вычислить по уравнению Капустинского: 

 1 2
кр

1 2 1 2

0,0345
120,2 1 , кДж/моль

mz z
U

r r r r

⎛ ⎞⋅ ⋅
⎜ ⎟= −
⎜ ⎟+ +⎝ ⎠

, 

где z
1
 и z

2
 – заряды ионов; 

r
1
 и r

2
 – радиусы ионов, нм (по Гольдшмидту [8]); 

m – число ионов, на которые распадается молекула ионного со-
единения. 

В ряде случаев наблюдается хорошее соответствие между энер-
гиями кристаллической решетки и реакционной способностью твер-
дых тел. Например, для кальцита (СaCO3) Uкр = 3110 кДж/моль, а для 
апатита (Ca5(PO4)3F) Uкр = 8840 кДж/моль, поэтому апатит имеет 
меньшую растворимость в воде и плохо (в отличие от кальцита) раз-
лагается неорганическими кислотами. Такая же закономерность про-
является и для силикатов. Однако подобные зависимости не носят 
общего характера, так как помимо энергии кристаллической решетки 
на химическую устойчивость соединения влияют другие факторы, в 
том числе электронное строение атомов и степень экранирования их 
ядер, которые определяют поляризующую способность катионов и 
поляризуемость анионов. Возможные комбинации последних и 
влияние их на растворимость соответствующих соединений иллюст-
рируют нижеследующие данные. 
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Поляризующая 
способность катиона 

Анион поляризуется по 
сравнению с молекулой воды 

 лучше хуже 
Сильная А В 
Слабая С D 

Вариант А возможен при малом радиусе и большом заряде катио-
на. Анион поляризуется легче молекулы воды, поэтому соединение 
слабо гидратируется* и плохо растворяется. 
Вариант В отвечает ситуации, в которой молекулы воды поляри-

зуются сильнее, поэтому степень гидратации и растворимость соеди-
нения выше, чем в предыдущем случае. 
Энергия кристаллической решетки соединений, подпадающих под 

вариант С, меньше, а растворимость в воде выше, чем в случае А, так 
как поляризующее действие катиона слабее. 
Вариант D соответствует наиболее растворимым в воде соедине-

ниям, так как поляризация аниона и поляризующая способность ка-
тиона самая низкая. 

Легче воды поляризуются анионы O2–, S2–, Cl–, Br–, I–, OH–, труд-

нее – F–, SO4
2–, ClO4

2–, PtCl6
2–. 

Поляризуемость аниона зависит от потенциала ионизации катио-
на. С увеличением последнего наблюдается переход от ионных к ко-
валентным связям решетки твердых тел. Так, для двухзарядных ка-
тионов от Mg2+, до Co2+

характерна ионная связь решетки соответст-
вующих солей, соли Zn и Ni обладают смешанной ионо-ковалентной 
связью, а для Pt, Pd и Cu более характерно образование ковалентных 
соединений. Соли, содержащие анионы с многозарядным централь-
ным атомом – PO4

3–, VO4
3–, SO4

2–, как правило, в большей степени 
ионные соединения, как и соли щелочных металлов I группы Перио-
дической системы Д.И. Менделеева, у которых значения ионизаци-
онного потенциала не превышают 5,5 эВ. Однозарядные Cu+, Ag+, 

–––––––––– 
* Гидратация – совокупность изменений, связанных с образованием раствора 

определенного состава из ионов в газообразном состоянии и воды. При этом ионы 
теряют часть своей энергии на электростатические и химические взаимодействия с 
полярными молекулами воды, в результате чего выделяется теплота гидратации. 
Она численно равна той энергии, которую необходимо затратить, чтобы снова пере-
вести ионы из водного раствора в газовую фазу. Теплота гидратации ионов приведе-
на в справочной литературе [4, 9]. 
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Au+ входят в состав солей, в которых преобладают ковалентные свя-
зи решетки.  
Минимальное экранирование ядер катионов, например Au+, объ-

ясняет их химическое поведение, в частности, склонность к образо-
ванию комплексных соединений. 
Минералы со смешанными ионо-ковалентными и даже частично 

металлическими связями (сульфиды, селениды, арсениды, теллури-
ды, антимониды) растворяются тем лучше, чем больше доля ионно-
сти решетки (больше вклад ионных связей). Большинство сульфид-
ных минералов ввиду их малой растворимости в неорганических реа-
гентах перед выщелачиванием подвергают термической обработке 
(например, окислительному обжигу), после чего растворяют в рас-
творах кислот, щелочей или аммиака. 
Характерной особенностью сульфидных медных минералов явля-

ется то, что растворимость их в кислотах тем выше, чем больше 
мольное соотношение Me : S. Например, халькозин (Cu2S) растворя-
ется в сернокислых растворах лучше борнита (Cu5 FeS4), а борнит 
лучше ковеллина (СuS) и халькопирита (CuFeS2). Что касается окси-
дов металлов, одни из них (CuO, Cu2O, ZnO, FeO) растворимы, на-
пример в кислотах, а другие (SnO2, TiO2, Fe3O4, UO2, ThO2 ) – нет. 
Карбонаты – смитсонит (ZnCO3), сидерит (FeCO3), кальцит (CaCO3) и 
другие минералы малорастворимы в воде, но хорошо растворяются в 
кислотах. Фосфаты, например монацит (Сe,La,Nd,Th)PO4, содержа-
щий РЗЭ, вскрываются только сильными кислотами и щелочами. 
При кислотном выщелачивании силикатов (например, нефелина 

(Na,K)AlSiO4 в азотнокислых растворах) возникают сложности с 
блокированием реакционной поверхности образующейся кремниевой 
кислотой, что не только тормозит растворение минералов, но и за-
трудняет последующие переделы (фильтрацию, сгущение, отстаива-
ние пульп). 
Сказанное свидетельствует о том, что чрезвычайно трудно зара-

нее предсказать, будет ли тот или иной минерал растворяться в вы-
бранном растворителе и какой из них растворяется лучше. Пока 
лишь для воды можно, основываясь на многочисленных эксперимен-
тальных данных, проследить некоторые качественные закономерно-
сти растворения солей. 
Для солей с одноименным ионом (катионом или анионом) раство-

римость в воде зависит от соотношения радиусов ионов: чем больше 
разница в размерах катиона и аниона, тем больше растворимость со-
ли. Максимальная растворимость для солей типа МеА достигается 
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при rк : rа = 0,7, где rк и rа – радиусы ионов; для солей типа МеА2 – 
при rк : rа = 1,1; для солей типа Ме2А – при rк : rа = 0,4…0,6 (в зави-
симости от абсолютных значений радиусов). 
Наименьшей растворимостью обладают соли типа МеА с мини-

мальными и соли типа МеА2 и МеА с минимальными и максималь-
ными радиусами обоих ионов. 
Растворимость солей типа МеА2 при rк > rа значительно выше, а 

при rк ≈ rа – значительно ниже растворимости солей типа МеА, 
имеющих те же радиусы ионов. 
Используя приведенные закономерности, можно предположить, 

что растворимость соли CuCl в воде будет значительно выше раство-
римости CuI, так как разница в размерах радиусов ионов Cu+ 
(0,096 нм) и Cl– (0,026 нм) выше разницы ионов Сu+ и I– (0,050 нм). 
Соль СаF2 практически нерастворима, а СаСl2 хорошо растворима в 
воде, возможно, по той же причине, хотя разница в размерах ионов 
первой и второй соли невелика – ~ 0,1 и ~ 0,07 нм соответственно. 
Подводя итог, следует отметить, что попытки прогнозировать рас-

творимости твердых тел в воде, а тем более в водных растворах реа-
гентов, неутешительны, хотя некоторые частные случаи можно так 
или иначе объяснить, например, допустив идею о радикальном меха-
низме «простого» растворения солей в воде. 

1.1.6. О радикальном механизме растворения 

Радикал – частица (ион, атом или молекула) с неспаренным элек-
троном. Например, в молекуле NO атом азота имеет на р-подуровне 
второй оболочки 3 электрона, а атом кислорода – 2. При образовании 
молекулы NO один электрон на атоме азота остается неспаренным. В 
молекуле NO2 один электрон остается неспаренным на атоме кисло-
рода, как и в частицах ОН, HO2 и ион-радикалах WO4

–, WO4
3–. В ор-

ганической химии все алкилы, имеющие общую формулу СnН2n+1, 
радикалы, так как один неспаренный электрон остается на атоме уг-
лерода.  
Данное радикалу определение предполагает, что все окислитель-

но-восстановительные процессы, в том числе электрохимические, 
идут по радикальному механизму, поскольку первичным актом в них 
являются реакции с переносом электрона. Кроме электрона в окисли-
тельно-восстановительных реакциях принимают участие другие ра-
дикальные частицы, например, продукты распада озона в щелочной 



30 

среде, продукты радиолиза или сонолиза воды* или растворенных в 
ней веществ.  
Труднее представить радикальный механизм так называемого 

простого растворения ионных кристаллов в воде.  

1.1.7. Растворение ионных кристаллов в воде  

Периодически предпринимаются попытки увязать данные по рас-
творимости ионных солей с энтальпиями гидратации ионов, величи-
нами их радиусов, энергиями решеток и энергиями Гиббса растворе-
ния [10–13]. Предложены соответствующие эмпирические уравне-
ния, которые в ряде случаев удовлетворительно согласуются с экспе-
риментальными данными. Однако изложенные в цитируемых рабо-
тах представления не позволяют объяснить почему, например, гало-
гениды серебра, золота, одновалентных меди, ртути, индия, таллия 
малорастворимы. Не учитывая пока долю ионных или ковалентных 
связей в той или иной соли, рассмотрим один из вариантов объясне-
ния наблюдаемых различий. Он основан на предположении о ради-
кальном механизме растворения твердых тел в воде и в водных рас-
творах неорганических реагентов.  
В работе [14] высказано мнение, что растворение хлорида натрия в 

воде может идти через следующие стадии: адсорбция поляризованной 
молекулы воды на поверхности кристалла NaCl (99,35 кДж/моль); раз-
рыв связи Н–ОН в молекуле воды (–494 кДж/моль); химические реак-
ции Cl + H = HCl (431,65 кДж/моль), Na + OH = NaOH 
(390,9 кДж/моль); отрыв образующейся при нейтрализации кислоты 
щелочью молекулы NaCl от поверхности кристалла (–410,0 кДж/моль). 
Суммарный тепловой эффект процесса +1,95 кДж/моль свидетельст-
вует о вероятности предложенной схемы. Она возможна лишь в том 
случае, если отказаться от общепринятых представлений о том, что 
одна группа поляризованных молекул воды подходит своими полюса-
ми к иону хлора, а другая – своими минусами к иону натрия, после 
чего происходит ослабление взаимодействия между ионами Na+ и Cl– 
и они «выдергиваются» из кристалла при дополнительной гидратации 
(рис. 1.3, а). Этими представлениями трудно объяснить почему моле-
куле воды не расположиться так, как показано на рис. 1.3, б, что энер-
гетически выгоднее. Для того чтобы растворение шло по варианту, 

–––––––––– 
* Радиолиз – химические реакции, инициируемые радиоактивным излучением, 

фотолиз – фото-квантами, сонолиз – ультразвуком, электролиз – электрическим то-
ком, термолиз – температурным, а механолиз – механическим воздействием. 
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изображенному на рис. 1.3, б, необходимо выполнить главное усло-
вие – разорвать молекулу воды по связи Н–ОН. Очевидно, такой раз-
рыв может произойти, если расстояние между атомами твердого тела 
будет достаточно велико, чтобы растянуть молекулу воды до разрыва, 
но не слишком велико, чтобы электростатического взаимодействия 
было недостаточно для этого. Сказанное согласуется с представле-
ниями, изложенными в работах [12, 13], где прослеживается взаимо-
связь между ионными радиусами в кристаллах щелочных металлов и 
их растворимостью. Однако, по-видимому, некорректно оперировать 
ионными радиусами при оценке растворимостей соединений с различ-
ной степенью ионности связей, различной структурой и координаци-
онным числом катиона (например, галогенидов натрия и цезия). Более 
подходящими для подобных оценок являются атомные радиусы. 

 

Рис. 1.3. Иллюстрация к взаимодействию NaCl и воды: 
а – общепринятая модель; б – модель В.В. Капранова [14] 
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Из табл. 1.1 следует, что при некотором минимальном предельном 
расстоянии между атомами галогенида он плохо растворим в воде. 
Границу можно провести по галогенидам натрия, так как при раство-
рении солей лития велика роль энергии гидратации, компенсирую-
щая энергию, недостающую для разрыва молекулы воды. 

Таблица 1.1 

Взаимосвязь растворимости и произведения растворимости галогенидов 
металлов первой группы со значениями сумм радиусов атомов [8] 

Галогенид Сумма радиусов 
Σr, нм 

Растворимость 
при 25 °С, г  
на 100 г [15] 

Произведение раствори-
мости L при 25 °С [15] 

AgCl 
AuCl 
CuCl 
LiCl 
NaCl 
KCl 
RbCl 
CsCl 

0,244 
0,244 
0,223 
0,252 
0,285 
0,327 
0,347 
0,365 

– 
– 
– 

85,5 
36,1 
36,6 
94,2 
190 

10–9,75 

10–11 
10–7 

– 
– 
– 
– 
– 

AgBr 
AuBr 
CuBr 
LiBr 
NaBr 
KBr 
RbBr 
CsBr 

0,259 
0,258 
0,242 
0,266 
0,297 
0,341 
0,362 
0,380 

– 
– 
– 

170 
94,6 
68,1 
113 
123 

10–13,3 
10–14,2 
10–8,2 

– 
– 
– 
– 
– 

AgI 
AuI 
CuI 
LiI 
NaI 
KI 
RbI 
CsI 

0,278 
0,278 
0,261 
0,285 
0,319 
0,361 
0,381 
0,399 

– 
– 
– 

167 
184 

148,6 
169 
86 

10–16,1 
10–22,3 
10–12 

– 
– 
– 
– 
– 

LiF 
NaF 
KF 
RbF 
CsF 

0,223 
0,257 
0,298 
0,318 
0,336 

0,13 
4,28 
94,9 
300 
573 

– 
– 
– 
– 
– 

Итак, для хлоридов одновалентных металлов нижняя граница 
(минимальная сумма радиусов атомов, ниже которой галогенид пло-
хо растворим в воде) соответствует 0,285 нм, для бромидов – 



33 

0,297 нм, для иодидов – 0,319 нм, для фторидов – 0,257 нм. В прин-
ципе это согласуется с элементарными представлениями об электро-
статическом взаимодействии единичных противоположно заряжен-
ных точечных зарядов: для того чтобы «растащить» их друг от друга 
такими же зарядами, нужно расположить их по обе стороны от пер-
вых двух на расстояние, по крайней мере превышающее сумму их 
радиусов (когда расстояние между «растаскивающими» ионами бу-
дет больше суммы радиусов «растаскиваемых» примерно в 3 раза). В 
рассматриваемом случае разрыв молекулы воды может произойти 
тогда, когда ионы Na+ и Cl– будут отстоять друг от друга на расстоя-
нии 3 ⋅ 0,097 нм = 0,291 нм, где 0,097 нм – расстояние между атома-
ми кислорода и водорода в молекуле воды. 
Верхняя граница (максимальная сумма радиусов атомов в галоге-

ниде, выше которой не происходит разрыва молекулы воды и рас-
творимость соли мала), лежит, по-видимому, в области 0,4 нм. Это 
предположение основано на данных табл. 1.2. 

Таблица 1.2 

Взаимосвязь растворимости и произведения растворимости сульфатов 
металлов второй группы со значениями сумм радиусов атомов 

Сульфат Сумма радиусов 

r∑ , нм 

Растворимость при 
25 °С, г на 100 г [15] 

Произведение раствори-
мости L при 25 °С [15] 

BeSO4 
ZnSO4 
CdSO4 
MgSO4 
CaSO4 
SrSO4 
BaSO4 
RaSO4 

0,341 
0,363 
0,379 
0,390 
0,427 
0,445 
0,447 
0,470 

41,2 
58,0 
77,0 
200,0 

– 
– 
– 
– 

– 
– 
– 
– 

10–4,74 
10–6,21 
10–9,96 
10–10,4 

Данные, приведенные в табл. 1.1 и 1.2, вне зависимости от того, 
как их объяснять, свидетельствуют об определенной взаимосвязи 
между геометрическим расположением атомов и ионов и раствори-
мостью ионных солей. 
Основываясь на этих данных, можно предположить, что хлорид 

франция (Σ rионов = 0,374 нм) должен хорошо растворяться в воде, а 
иодид – плохо (Σ rионов = 0,413 нм). Кроме того, приведенные данные 
позволяют заранее предсказать, что галогениды одновалентной ртути 
должны быть мало растворимы в воде, так как соответствующие зна-
чения сумм атомных радиусов для хлорида ртути 0,249, бромида – 


