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Оксиды многих d-элементов могут быть ис-
пользованы как катализаторы, а также как добав-
ки для улучшения коррозионной устойчивости 
нержавеющей стали. Оксид хрома, и оксид меди 
не являются исключением. Частицы CuO разме-
ром 10–9 м могут быть использованы в сельском 
хозяйстве в качестве удобрений или пестицидов. 
Для моделирования процессов растворения окси-
дов хрома(III) и меди в кислотах следует прове-
сти их анализ с позиций гетерогенной кинетики, 
выяснить условия существования кинетической 
области, где скорость отвода (подвода) продуктов 
растворения практически не влияет на кинетику 
процесса, и установить факторы, влияющие на 
кинетику взаимодействия оксидов с электролита-
ми. В связи с этим возникла необходимость уста-
новить природу лимитирующей стадии, провести 
моделирование кинетики растворения, дать схему 
процесса растворения Cr2O3 и СuO в кислотах, а 
на основании полученных данных вывести ма-
тематические уравнения, описывающие зависи-
мость скорости растворения оксидов от различных 
параметров.

Методы и материалы исследования

Для изучения кинетики растворения использо-
вали фракции порошкообразных оксидов хрома(III) 
и меди с размером частиц 10–5–10–4 м. Состав и 
структуру образцов проверяли методами рентге-
нофазового анализа (дифрактометр «HZG4/2», Cu-
α-излучение) и термогравиметрии (дериватограф 

«PH Q-1500D»). Удельную поверхность определя-
ли методом Брунауэра–Эммета–Теллера (БЭТ) на 
адсорбционном приборе «Sorpti-1750» по адсорб-
ции стандартного газа (азота) при 77,4 К. Поверх-
ность, определенная методом БЭТ, составляла 5 и 
10010 м2/г для α-Cr2O3 и CuO соответственно.  

Навеску массой 500 мг вводили в реакцион-
ный сосуд, содержащий 1 л водного раствора 
серной, азотной, соляной, хлорной или фосфор-
ной кислот известной концентрации и рН. Опы-
ты проводили в термостатированном реакторе 
при температуре от 298 до 343 К. Для нахож-
дения порядка скорости растворения по ионам 
водорода кинетические кривые процесса раство-
рения изучали при разных значениях рН, а также 
постоянных значениях концентрации анионов и 
температуры. Регулирование рН сернокислотных 
растворов осуществляли прибавлением к рас-
твору H2SO4. Определение концентрации ионов 
хрома(III) осуществляли по методикам, основан-
ным на применении дифенилкарбазидного мето-
да. Концентрацию меди определяли  спектрофо-
тометрически с помощью формальдоксима [1–3]. 
Пробы объемом 1–5 мл периодически отбирали с 
помощью стеклянного шоттовского фильтра № 4, 
создавая вакуум в пробирке, предназначенной для 
собирания фильтрата. Долю растворенного оксида 
определяли как отношение концентрации ионов 
металла (оптической плотности раствора D) в мо-
мент отбора пробы (Сτ ) к концентрации ионов ме-
талла при полном растворении оксида (С∞ ).
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Обсуждение результатов

Изучение влияния концентрации кислот на 
кинетику растворения Cr2O3 и СuO. Получен-
ные экспериментальные данные  по влиянию кон-
центрации кислоты на кинетику растворения ок-
сида хрома(III) и меди представлены на рис. 1, 2. 
(точки – экспериментальные данные, линии – гра-
фическое решение уравнения цепного механизма).

Анализ данных, представленных на рис. 1, 
2, показывает, что с повышением концентрации 
кислоты доля растворенного оксида увеличива-
ется. В начальный момент времени наблюдает-
ся ускорение процесса растворения оксидов, что 

связано с растравливанием поверхности [4]. В ко-
нечный момент времени отмечено неполное рас-
творение оксида, что, вероятно, связано с установ-
лением равновесия в системе оксид – вода – анион 
кислоты. Аналогичные результаты получены для 
оксида хрома(III) в растворах азотной, фосфорной 
и щавелевой кислот, а для оксида меди – в рас-
творах соляной и хлорной кислот. Кинетические 
кривые растворения оксида хрома(III) и оксида 
меди в исследуемых кислотах имеют σ-образный 
характер. Природа кислоты существенно влияет 
на скорость растворения. При сопоставимых ус-
ловиях эксперимента для неорганических кислот 
скорость растворения оксида меди растет в следу-
ющем ряду [5]: 

HClO4  H2SO4  HCl. 

Для оксида хрома(III) экспериментальные 
кинетические данные при растворении в HNO3, 
H3PO4, H2SO4, H2C2O4 представлены на рис. 3. 

При сопоставимых условиях эксперимента ско-
рость растворения для кислот растет в следующем 
ряду [6]: 

H2SO4 > HNO3  H3PO4. 

Замедленность скорости растворения в азотной 
кислоте можно объяснить тем, что она пассивиру-
ет поверхность оксида хрома(III). 

Изучение влияния рН на кинетику раство-
рения Cr2O3 и СuO. На рис. 4, 5 приведены экспе-
риментальные данные растворения Cr2O3 и СuO 
при разных значениях рН (точки – эксперимент, 
линии – графическое решение уравнения цепного 
механизма). Как следует из данных, представлен-
ных на рис. 4, 5, при повышении концентрации 
ионов водорода наблюдается увеличение скоро-
сти растворения оксида хрома(III) и оксида меди. 
Анализ данных показал, что для оксида меди 
уменьшение концентрации ионов водорода до 
рН 8,5 приводит к замедлению растворения, при 
этом наблюдается изменение порядка скорости 
растворения по ионам водорода от 0,5 (0  рН  2) 
до 1,0 (рН  3).

Изучение влияния температуры раствора 
на кинетику растворения Cr2O3 и СuO. Влия-
ние температуры на кинетику растворения ок-
сидов представлено на рис. 6, 7. Показано что с 
ростом температуры (от 293 до 343 К) доля рас-
творенного оксида увеличивается. Величина ка-
жущейся энергии активации растворения оксида 
меди(II) в кислых средах равна 50–80 кДж/моль, 
а для оксида хрома(III) этот показатель состав-
ляет 40–60 кДж/моль. Такая величина энергии 
активации позволяет судить о том, что процесс 

Рис. 1. Зависимость доли растворенного Cr2O3 от вре-
мени (Т = 333 К; рН 2) при различных концентрациях 
серной кислоты (моль/л): 1 – 0,10; 2 – 0,40; 3 – 0,50;                          

4 – 1,00; 5 – 2,00

Рис. 2. Зависимость доли растворенного CuO от времени 
(Т = 293 К; рН 2,05) при различных концентрациях сер-
ной кислоты (моль/л): 1 – 0,25; 2 – 0,5; 3 – 1,0; 4 – 2,5; 

5 – 5,0; 6 – 7,5
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лимитируется кинетическими процессами (ве-
роятно, разрывом связи Cu–O–Cu и Cr–O–Cr), а 
не процессами диффузии (в растворе, и твердой 
фазе), как часто считают.

Анализ кинетических данных с использова-
нием представлений формальной гетероген-
ной кинетики [7–15].  Как видно из рис. 1–7, 
кинетические кривые имеют σ-образный вид, 
что указывает на большое число активных цен-
тров растворения. В целях определения удель-
ной скорости растворения (Wi ), эффективной 
энергии активации (Еа ) и порядков скорости ре-
акции по различным ионам (ni ) проводили ана-
лиз кинетических кривых методом аффинных 
преобразований. Полученная инвариантность 
кривых α – τ/τ0,5  по отношению к типу оксида, 
значениям рН и температуры, а также составу 
раствора указывает на единый механизм про-
цесса растворения, не зависящий от исследуе-
мых параметров, т.е. последовательность ста-
дий растворения не изменяется.

Сущность предлагаемой нами теории рас-
творения оксидов хрома и меди в водных рас-
творах, основанная на использовании модели 
кислотно-основных равновесий, заключается 
в следующем: в кислых растворах на поверх-
ности оксидов в основном находятся частицы 
–M–OH2Sтв.

+ и –M–OH2
+… A –

Sтв., которые можно 
рассматривать как промежуточные соединения 
процесса растворения. Центры растворения об-

Рис. 3. Зависимость доли растворенного оксида 
хрома(III) от времени (Т = 333 К) в различных кисло-

тах (Ск = 1моль/л): 1 – H3PO4, 2 – HNO3, 
3 – H2SO4

Рис. 4. Зависимость доли растворенного оксида хрома от 
времени при растворении в H2SO4 при разных значениях 
рН: 1 – (–0,12); 2 – 0,125; 3 – 0,72; 4 – 1,35 (Т = 333 K;                  

Ск = 0,1 моль/л)

Рис. 5. Зависимость доли растворенного оксида меди 
от времени при растворении в H2SO4 при разных 
значениях рН: 1 – (–0,40); 2 – 0,08; 3 – 0,70; 4 – 0,95; 

5 – 1,16; 6 – 1,47 (Т = 333 K; 
Ск = 0,1 моль/л)

ладают кислотно-основными свойствами. В за-
висимости от координации атомами кислорода 
ионов металла различают типы связи присоеди-
нения ионов H+ из раствора по связям M–O–M, 
MOH+ и др. Эти эффекты связаны с разной 
электроотрицательностью ионов кислорода на 
поверхности оксидной фазы.
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Присоединение протона вызывает разрыв мо-
стиковой связи –M–O–M–, что приводит к возник-
новению не только бренстедовых, но и льюисовых 
центров (типа –M+). За счет этого происходит дис-
социативная адсорбция молекул воды и возникно-
вение двойного электрического слоя. В идеальном 
случае возникают быстрые динамические равно-
весия, которые по скорости протекают на 2–3 по-
рядка более интенсивно, чем процесс растворения. 
Чтобы ответить на вопрос, является ли процесс 
растворения электрохимическим или химическим, 
рассмотрим количественно модель, основанную 
только на химических представлениях.

Процесс химического растворения оксидов 
можно представить схемой 1.

Лимитирующей стадией в этом процессе слу-
жит переход промежуточного комплекса с поверх-
ности твердой фазы в раствор с константой скоро-
сти k2:

                                 Wi = k2 θ,                                 (1)

где θ1 – степень покрытия поверхности оксида 
комплексами типа –M–OH2

+…  A
–
S.

Путем совместного решения уравнений (3)–(5) 
с использованием метода кинетического анализа, 

Рис. 6. Зависимость доли растворенного Cr2O3 от време-
ни в 0,1 моль/л H2SO4  при разных значениях температу-

ры (К): 1 – 298; 2 – 313; 3 – 323; 4 – 333; 5 – 343

Рис. 7. Зависимость доли растворенного СuO от времени 
при растворении в 0,1 моль/л H2SO4, при  разных значе-
ниях темпеатуры (К): 1 – 293; 2 – 303; 3 – 313; 4 – 333; 

5 – 323

основанного на применении методов стационар-
ного приближения и детального анализа равнове-
сия к стадиям, предшествующим лимитирующей, 
найдем, что:

dθ0 /dt = k1[H
+][A–] θ0 + k–1 θ1 ≈ 0;                       (3)

dθ1 /dt = k1[H
+][A–] θ0 – (k–1 + k2) θ1 ≈ 0;              (4)

θ = θ1 + θ0,                                                            (5)

где θ0 и θ1 – степень покрытия поверхности окси-
да частицами –M–OH0

S и –M–OH+
2…A–

S соответ-
ственно. 

Были рассчитаны значения θ1 и Wi. Окончатель-
ное выражение для θ1 и Wi имеют следующий вид:

   

где: Kα1 = (k–1 + k2) /k1;

                

где  Wмакс
0 = k2θ.

С х е м а  1

(6)

(7)
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Для анализа экспериментальных результатов 
по кинетике растворения оксидов лучше исполь-
зовать преобразованное уравнение:

                   

Коэффициент Wмакс
0 соответствует макси-

мальной скорости растворения оксида, а вели-
чина Kα – обратной константе равновесия Kα3.

Рассмотрим применимость найденных урав-
нений на примере влияния серной кислоты на 
скорость растворения оксида хрома(III) (рис. 8). 
Кислотно-основная модель позволяет описать ки-
нетические данные растворения оксидов хрома в 
серной и других кислотах. Моделирование с помо-
щью метода Хоугена–Ватсона позволило провести 
расчеты зависимости скорости растворения от рН 
и концентрации раствора [7–12, 16–17, 19–24]. Со-
гласно существующим представлениям, процесс 
растворения происходит на центрах оксидов, ко-
торые адсорбировали протоны или ионные пары 
H+… A– или OH–… K+, возникающие в результате 
установления кислотно-основных равновесий на 
границе оксид / электролит.

По данным инфракрасной спектроскопии, 
на поверхности оксида хрома(III), предвари-
тельно выдержанного в растворах электролитов 
(при разных значениях рН), могут находиться 
частицы, определяющие скорость растворения 
[6]: Cr3+, CrOH2+, Cr(OH)2

+, Cr(OH)3
0, Cr(OH)4

–. 
Для оксида меди, согласно данным инфракрасной 

спектроскопии, на поверхности оксида меди(II) 
установлено наличие ионов меди и гидроксоком-
плексов следующего состава [13, 18]:

Cu2+, CuOH+, Cu(OH)2, Cu(OH)3
–, Cu(OH)4

2–.

При моделировании механизма растворения 
оксида меди предполагалось, что один из вы-
шеуказанных ионов меди(II), будучи активным 
центром растворения, может переходить в рас-
твор. Для этого рассчитывалось распределение 
гидроксоионов меди и хрома в растворе при 
разных значениях рН. Для расчета использова-
ли систему уравнений материального баланса по 
базовым компонентам реакции гидролиза (ионы 
водорода и меди или ионы водорода и хрома), а 
также системы уравнений ступенчатого гидроли-
за. Найдено относительное распределение гидро-
лизных ионов от рН [25]. Результаты вычисления 
представлены на рис. 9, 10. 

Из рис. 9 видно, что ион хрома (III) подвержен 
гидролизу и все основные формы лежат в преде-
лах рН 3–10.   

Из анализа расчета можно выявить, какие ча-
стицы могут находиться на поверхности раство-
ряющегося оксида. Приведем пример расчета на 
основе оксида меди. Для количественного описа-
ния кинетических закономерностей необходимо 
знать их поверхностную концентрацию, которая 
выражается через объемную. Полагая, что по-
верхностная концентрация вышеуказанных ио-
нов связана с объемной изотермой Ленгмюра, мы 
провели расчет зависимости скорости растворе-
ния оксида от концентрации адсорбированных 
ионов (в том числе ионов водорода). В этом слу-
чае скорость растворения с учетом поверхност-
ной концентрации частиц Cu(OH)n

2–n  будет выра-
жаться уравнением:

          W = W1
0 ˑГ(H+)ˑ Г(Cu(OH)n

2–n).              (9)

Зависимость скорости растворения (W) от 
объемной концентрации поверхностно-ак-
тивных частиц можно получить, выразив по-
верхностную концентрацию ионов водорода 
и гидроксоионов меди(II) или хрома(III) через 
объемные концентрации с помощью уравнения 
Ленгмюра [10].

В зависимости от поверхностно-активного 
иона используют следующие выражения:

ионы Cu2+

   

Рис. 8. Зависимость логарифма скорости растворения 
оксида хрома(III) от рН (Т = 333 К, 

[SO2–
4 ] = 0,135 моль/л)

(8)

(10)
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ионы CuOH+ 

  
       ионы CuOH+ и ионы Cu2+

     
(12)

Рис. 11. Модельная зависимость логарифма скорости растворения 
оксида меди(II) от рН раствора серной кислоты при условии, что в 
раствор переходят частицы: 1 – CuOH+; 2 – Cu2+; 3 – Cu2+ + CuOH+ 

(точки – эксперимент)

Рис. 9. Распределение гидроксо-комплексов хрома(III) 
при разных значениях рH: 1 – Cr3+; 2 – CrOH2+; 

3 – Cr(OH)2
+; 4 – Cr(OH)3; 5 – Cr(OH)4

–

Рис. 10. Распределение гидроксоионов меди в раство-
рах при разных значениях рН: 1 – Cu2+; 2 – Cu(OH)+; 

3 – Cu(OH)2
0; 4 – Cu(OH)3

–

где К1, К2, К3 – адсорбционные постоянные, рав-
ные обратной величине константы адсорбции в 
изотермe; о, 1 – относительная доля ионов Cu2+ 
и CuOH+ соответственно.

Результаты моделирования уравнений 10–12, 
представленные на рис. 11, показали, что на по-
верхности оксида меди наиболее вероятной ча-
стицей, представляющей собой поверхностное 
промежуточное соединение и переходящей в 
раствор электролита, является CuOH+.

(11)
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С х е м а  2

При проведении моделирования для окси-
да хрома(III) с использованием аналогичных 
уравнений было получено, что уравнение 

наилучшим образом согласуется с эксперимен-
тальными данными. В этом случае скорость рас-
творения оксида определяется переходом по-
верхностно-активной частицы CrOH2+ в раствор.  
Расчеты показали, что в случае низкой концен-
трации ионов водорода поверхностно-активной 
частицей, определяющей скорость растворения, 
является ион CrOH2+. С ростом концентрации 
серной кислоты поверхностно-активной части-
цей, определяющей скорость растворения, ста-
новится ион CrHSO4

2+. В этом случае уравнение 
процесса растворения, протекающего на грани-
це гидратированный оксид меди(II)/электролит, 
в кислой области можно описать реакцией (схе-
ма 2) (для оксида хрома(III) аналогично): где в 
процессе растворения принимают участие толь-
ко активные центры вида: 

[≡CuOH+ … As
+ ] ([≡CrOH+ … As

+ ], 

которым соответствует поверхностный ком-

плекс CuOH+(CrOH2+). Зависимость удельной 
скорости растворения оксида хрома(III) или 
оксида меди от разных факторов для схемы вы-
ражается уравнением:

      
 

,      

где Wмакс = k2; Ка – величина, обратная константе 
адсорбции; k2 – константа скорости растворения; 
 – степень покрытия промежуточными соедине-
ниями.

Как видно из рис. 10, 11, уравнения 14 и 15 хо-
рошо описывают экспериментальные данные за-
висимости lgW – pH. 

Данное исследование поддержано «Про-
ектом повышения конкурентоспособности 
ведущих Российских университетов среди 
ведущих мировых научно-образовательных 
центров».
Конфликта интересов нет.
Настоящая статья не содержит каких-либо ис-
следований с использованием людей или жи-
вотных в качестве объектов.
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MODELING OF DISSOLUTION OF CHROMIUM (III)  AND COPPER 
OXIDES  IN AN ACIDIC ENVIRONMENT

O.N. Plakhotnaia1, I.V. Skvortsova2, A.A. Zhukova1, E.A. Eliseeva3, I.G. Gorichev4, 
A.N. Kuzmenko1, I.I. Krasnyuk1, S.R  Naryshkin1, E.V. Mazyarkin1

( 1I.M. Sechenov First Moscow State Medicine University; 2Omsk Pedagogical State 
University; 3Bauman Moscow State Technical University; 4Moscow Pedagogical 
State University)

An experimental study was made of the dissolution of chromium(III) and copper oxides in 
acidic media. Based on experimental studies of the effect of acids, pH and the concentration 
of anions on the dissolution rate of oxides, the nature of the limiting stage is determined, 
which consists in the formation of surface compounds (depending on the pH value): and 
their subsequent transition to electrolyte solution. 

Key words: chromium(III) oxide, copper oxide, dissolution kinetics, dissolution mechanism, 
dissolution process. 
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