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Данный том представляет собой монографический выпуск, в котором суммиро-
ваны основные результаты работ авторов в области редокс-растворения диоксидов 
лантаноидов и актиноидов (преимущественно плутония) с привлечением литератур-
ных данных. В первой главе кратко сформулированы современные представления о 
межфазной границе оксид металла /раствор электролита и ее роли в переносе заряда. 
Вторая глава целиком посвящена разработке научных основ метода редокс-
растворения диоксида плутония в азотной кислоте с озоном и его практическому 
применению. Найдены способы ускорения процесса в 100–160 раз. Электрохимиче-
ская версия редокс-растворения, ее особенности и возможности практического при-
менения изложены в третьей главе. Четвертая глава содержит результаты попыток 
сформулировать внутренне непротиворечивый механизм редокс-растворения диок-
сидов ТУЭ и РЗЭ.  



Предисловие 3  

РЕДОКС-РАСТВОРЕНИЕ ДИОКСИДОВ  
ТРАНСУРАНОВЫХ И РЕДКОЗЕМЕЛЬНЫХ ЭЛЕМЕНТОВ 

 
Г. П. Никитина,  Ю. Е. Иванов 

ПРЕДИСЛОВИЕ 

В середине 1960-х годов перед нами была поставлена задача разработать эф-
фективный способ растворения высокопрокаленного диоксида плутония в азотной 
кислоте. Первое знакомство с литературой показало, что перспективной может быть 
разработка способа растворения диоксида в азотной кислоте в присутствии солей 
церия(IV), предложенного Вильсоном (GB Patent N 884005, Filed January 29, 1960; 
Published December 6, 1961; US Patent N 3005682). Вильсон провел несколько опы-
тов, растворяя слабопрокаленный диоксид плутония в горячей концентрированной 
(15,7 моль/л) азотной кислоте, содержащей (NH4)2Ce(NO3)6. 

В 1967 г. сотрудники РИ им. В. Г. Хлопина (Комаров Е. В., Никитина Г. П., 
Шумков В. Г. и др.) предложили новый вариант процесса растворения диоксида, ко-
торый состоял в обработке его горячей азотной кислотой (оптимально 4 моль/л), со-
держащей 0,01–0,02 моль/л катионов-катализаторов с высоким редокс-потенциалом 
[Mn(II), Co(II), Ag(I), Ce(III)], реокисляемых озоном (А.с. СССР № 440879. Заявлено 
04.01.1967. Опубликовано 10.11.78. БИ. 1978. № 41). 

Первая попытка использовать этот процесс для переведения плутония в рас-
твор из плутонийсодержащих отходов Сибирского химкомбината была неудачной 
из-за коррозии нержавеющей стали в условиях окислительного растворения. Исполь-
зование титанового сплава ВТ1-0 вместо 12Х18Н10Т в качестве конструкционного 
материала позволило преодолеть это затруднение. С этого момента мы начали систе-
матическое исследование редокс-растворения с озоном. На базе проведенных иссле-
дований мы оптимизировали процесс и в средине 1970-х годов внедрили его в техно-
логию наработки плутония-238 биомедицинского назначения. С 1980 г. окисление 
катиона-катализатора озоном было заменено анодным окислением (Иванов Ю. Е., 
Никитина Г. П., Жукова И. Н. А.с. СССР № 224129 от 03.07.1981 по заявке 
№2297211/026620. Рассекречено в 1993 г.) 

Дальнейшее проведение исследований связано с использованием электрохими-
ческого окислительного растворения (ЭХОР) для извлечения плутония из отходов и 
скрапа радиохимических и химико-металлургических производств, а также с утили-
зацией снимаемого с вооружения плутония с целью использовать плутоний для изго-
товления МОХ-топлива. 

Авторы считают своим приятным долгом принести глубокую благодарность 
основному составу группы сотрудников Радиевого института им. В. Г. Хлопина, со-
вместно с которыми авторы этой работы разрабатывали способ растворения диокси-
да плутония с использованием озона, а затем с 1980 г. – с анодным окислением ка-
тиона-катализатора. Это, прежде всего, Егорова Вера Павловна, Жукова Ирина Ни-
колаевна, Листопадов Андрей Анатольевич, Киршин Михаил Юрьевич, Щукин Вла-
димир Сергеевич, Королев Владимир Алексеевич, Шильников Александр Николае-
вич, Поляков Михаил Сергеевич, Кокина Светлана Андреевна и другие. 



Мы помним ту неоценимую помощь, которую нам оказывал Леонард Николае-
вич Лазарев (в ту пору директор Радиевого института), его постоянный интерес к 
работе и участие в обсуждении результатов. 

Авторы искренне благодарят всех (д.т.н. Лазарева Л. Н., д.х.н. Суглобова Д. Н., 
д.х.н. Сидоренко Г. В., к.х.н. Солнцева В. М., к.х.н. Царицыну Л. Г.), кто, не считаясь 
с занятостью и состоянием здоровья, взял на себя труд внимательно прочесть руко-
пись и сделать ряд существенных замечаний. 

При подготовке рукописи к печати большую помощь оказали Солнцев В. М., 
Киршин М. Ю., Сидоренко Г. В. 

Авторы приносят глубокую благодарность фирме BNFL (Великобритания) и ее 
представителям, при финансовой поддержке которой была выполнена часть работы 
3-ей главы. 

 
От авторов 
Г. П. Никитина 
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ВВЕДЕНИЕ 

Введение 5  

К середине 1960-х годов на радиохимических и химико-металлургических 
предприятиях было накоплено большое количество отходов, содержащих, в частно-
сти, диоксид плутония. Из этих отходов следовало извлечь ценные компоненты 
(плутоний, уран, малые актиноиды, рутений, родий, палладий), а дезактивированные 
отходы захоронить. 

Позднее на симпозиуме НАТО (Санкт-Петербург, 14–17 мая 1995 г.), посвя-
щенном проблемам и перспективам удаления и использования снимаемого с воору-
жения плутония, прозвучало, что к 1995 г. в мире было накоплено более 1100 т плу-
тония, произведенного главным образом в легководных реакторах, причем ежегод-
ный прирост количества плутония составлял 70 т [1]. В настоящее время мировые 
запасы плутония, по некоторым оценкам, должны быть близки к 2500 т. Этот плуто-
ний, если его не утилизировать, является источником ядерной и радиационной опас-
ности. Существует несколько концепций использования или удаления энергетиче-
ского и снимаемого с вооружения плутония. Одна из них – использование плутония 
для производства смешанного оксидного (МОХ) топлива для реакторов-размножи-
телей [1] или LWR-реакторов [2]. Согласно другой [3], удаление и долговременное 
хранение накопленного в мире и снимаемого с вооружения плутония возможно в 
форме «бескритмассовой» плутониево-литиевой или плутониево-борной керамики 
(Трутнев Ю. А., Надыкто Б. А. и др. [3]). В обоих случаях исходным веществом яв-
ляется диоксид плутония. 

Диоксид плутония является наиболее стабильным соединением плутония. Это 
плотное, твердое, огнеупорное вещество, обладающее высокой химической инертно-
стью. Любые операции, связанные с высокотемпературной обработкой плутония и 
его соединений на воздухе, приводят к образованию диоксида плутония. В частно-
сти, гидроксид, нитраты, хлориды, оксалаты, сульфаты, фториды и другие соедине-
ния плутония (за исключением фосфатов) при прокаливании на воздухе превраща-
ются в диоксид. Стружка металлического плутония самовозгорается на воздухе с об-
разованием диоксида плутония. Сродство плутония к кислороду столь велико 
(свободная энергия образования PuO2 из простых веществ равна 1006,5 кДж/моль), 
что даже в вакуумированных системах при давлениях менее 1,3·10–1 Па на металли-
ческом плутонии образуется оксидная пленка. 

Диоксид является промежуточным продуктом в технологии получения метал-
лического плутония. При получении плутониево-алюминиевых сплавов, карбидов и 
нитридов плутония в качестве исходного материала используется PuO2. Отходы и 
оборотные продукты технологии изготовления и регенерации плутонийсодержащего 
топлива и химико-металлургического производства плутония также содержат диок-
сид плутония. К ним, в частности, относятся бракованные изделия, литейные отхо-
ды, диоксид от сожжения металлического плутония, шлаки, нерастворимые остатки, 
зола от сожжения каландров, ветоши, халатов и т.п., бой кварцевого стекла, графито-
вых форм, керамика (материал тиглей). Так, на заре ядерной энергетики доля плуто-
ния в отходах и оборотных продуктах химико-металлургического передела достига-
ла 2–3% перерабатываемого количества плутония. 

В связи с тем, что большинство действующих заводов по переработке плутония 
работает по водной технологии, разработка эффективных методов растворения диок-
сида сохраняет особую актуальность. 

Обзор известных методов растворения диоксида плутония (с 1950 по 1995 гг.), 
опубликованный нами в журнале Радиохимия в 1997 г. [4, 5], показал, что до начала 



1970-х гг. не существовало эффективного метода растворения высокопрокаленного 
PuO2 в растворах азотной кислоты. 

С того момента основное направление разработок в области растворения диок-
сида связано с редокс-растворением с использованием гомогенных катализаторов.  
В частности, это растворение в разбавленной азотной кислоте в присутствии Ag(II), 
Ce(IV), Co(III), Am(V, VI) и других катионов переменной валентности с высоким ре-
докс-потенциалом, реокисляемых электрохимически. Этот цикл работ проводился в 
США (PNL), Франции (СЕА, Cogema) и России (Радиевый институт). Кроме того, в 
Радиевом институте исследовались процессы каталитического растворения диоксида 
с Ce(IV) и озоном в качестве окислителя и электрохимического окислительного рас-
творения с Ce(IV) в присутствии анионов-катализаторов [6]. 

В 2001–2012 гг. появились новые подходы к переработке отработанного топли-
ва энергетических реакторов, основанные на растворении смешанного уран-
оксидного топлива в слабокислых (рН ≈ 1) растворах нитрата или хлорида Fe(III) [7], 
а также на использовании сверхкритической флюидной экстракции [8] для извлече-
ния плутония из ОЯТ. Однако они относятся только к твердым растворам диоксида 
плутония в UO2, а не к системам, в которых PuO2 образует самостоятельную фазу. 

В представленной работе обсуждаются результаты исследований каталитиче-
ского окислительного растворения диоксидов актиноидов и РЗЭ, проведенных в Ра-
диевом институте им. В. Г. Хлопина. 

Труды Радиевого института им. В. Г. Хлопина, т. XVI, 2014  6 

Список литературы к введению 

 1. Mikhailov V. N., Bogdan V. V., Murogov V. M., Kagramanian V. S. Prospects for Using Plutonium as a 
Fuel in Russia // NATO Advanced Research Workshop «Disposal of Weapon Plutonium—Approaches 
and Prospects». St. Petersburg (Russia), May 14–17, 1995. 

 2. Gue J. P., Philippe M., Farrugia J. M., Decobert V. // Proc. Int. Conf. and Technology Exposition on 
Future Nuclear Systems. Emerging Fuel Cycle and Waste Disposal Options. Global’93. Seattle, Wash-
ington, September 12–17, 1993. 

 3. Трутнев Ю. А., Надыкто Б. А. и др. О долговременном хранении оружейного плутония в виде 
содержащей литий бескритмассовой керамики // NATO Advanced Research Workshop «Disposal of 
Weapon Plutonium—Approaches and Prospects». St. Petersburg (Russia), May 14–17, 1995. 

 4. Никитина Г. П., Иванов Ю. Е., Листопадов А. А., Шпунт Л. Б. Существующие методы растворе-
ния диоксида плутония. I. Растворение в минеральных кислотах и их смесях // Радиохимия. 1997. 
Т. 39, N 1. С. 14–27. 

 5. Никитина Г. П., Иванов Ю. Е., Листопадов А. А., Шпунт Л. Б. Существующие методы растворе-
ния диоксида плутония. II. Окислительно-восстановительное растворение диоксида плутония с 
использованием гомогенных катализаторов // Радиохимия. 1997. Т. 39, № 2. С. 112–126. 

 6. Никитина Г. П., Иванов Ю. Е., Егорова В. П. и др. Пат. РФ № 2073645. Способ каталитического 
окислительного растворения двуокисей трансурановых элементов. Приоритет от 03.09.1993 г. 

 7. Куляко Ю. М., Трофимов Т. И., Маликов Д. А. и др. Новый подход к переработке оксидных ядер-
ных топлив // Радиохимия. 2010. Т. 52, № 4. С. 291–296. 

 8. Шадрин А. Ю., Мурзин А. А., Шафиков В. Н., Романовский В. Н. Растворение отработавшего ядер-
ного топлива в сверхкритическом и жидком диоксиде углерода // Сверхкритические флюиды. 
Теория и практика. 2007. Т. 2, № 3. С. 74–87. 



ГЛАВА 1. Растворение оксидных фаз 

Кратко изложены современные представления о межфазной границе оксид 
металла/раствор электролита и ее роли в переносе заряда. 

Редокс-растворение оксидов представляет собой весьма сложный процесс, за-
висящий не только от свойств растворяемого твердого тела, но и от свойств раство-
рителя и особенностей межфазной границы твердое тело/раствор. Скорость процесса 
растворения зависит от многих факторов [1]:  

1) степени ковалентности связи металл–кислород в оксиде. Тип связи в оксиде 
в значительной степени определяет энергию активации и, следовательно, 
скорость растворения. Для поверхностей с высокой степенью ковалентности 
связи в процессах растворения необходимо учитывать электронную структу-
ру поверхности [2]; 

2) поверхностных и объемных свойств оксида. Поверхность и объем оксида 
являются единой электронной системой, изменения электронных свойств 
поверхности в контакте с раствором неизбежно должны влиять на припо-
верхностный слой со стороны полупроводникового оксида (область про-
странственного заряда). Особая роль принадлежит поверхностным состояни-
ям, обусловленным процессами адсорбции и диссоциации, происходящими 
на поверхности полупроводника, и нарушением периодичности кристалли-
ческой решетки на поверхности (состояния Тамма); 

3) дефектов решетки, наличия или отсутствия примесных ионов. Дефекты ре-
шетки обусловливают структурную неэквивалентность центров поверхно-
сти. Примесные ионы, способные создавать донорные или акцепторные 
уровни в запрещенной зоне полупроводника, могут существенно влиять на 
электропроводность растворяемого оксида и изменять скорость релаксации 
поверхностных состояний; 

4) существования или отсутствия предпочтительных центров на любой из кри-
сталлографических граней.  

1.1. Физико-химические свойства оксидов флюоритовой структуры  
(CeO2, UO2, NpO2, PuO2) 

Все эти оксиды (табл. 1.1) являются достаточно тугоплавкими и стабильными 
соединениями высокой плотности (г/см3): CeO2 (7,3), UO2 (10,964), NpO2 (11,14), 
PuO2 (11.46 г/см3). 

Таблица 1.1. Характеристика диоксидов 

Свойства CeO2 UO2 NpO2 PuO2 
Тип решетки Кубическая гранецентрированная 
Z 
α, пм 

4 
541,10 

4 
547,04 

4 
543,4 

4 
539,60 ± 0,03 

Пространственная группа симметрии Fm3m Fm3m Fm3m Fm3m 
Tпл, °С 2400 2850 2560 2390 
Плотность, г/см3 (рентгеновская) 7,3 10,964 11,14 11,46 
ΔНf

0, ккал/моль –260,6   –259,3     –252,16 
S0

298, кал/(моль·К)   14,9   18,4     
ΔGf

0, ккал/моль –244,9         
ΔHвозг металла, ккал/моль 134,1       
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Рассмотрим срез идеального кристалла оксида, перпендикулярный одной из 
кристаллографических граней (рис. 1.1). 

1.2. Существующие представления о межфазной границе  
оксид металла/раствор электролита 

1 
2 

3 

4 

Рис 1.1. Схематическое представление межфазной границы оксид металла/раствор электро-
лита (упрощенный вид грани [100] поверхности кубического оксида металла в условиях пол-
ного гидроксилирования всех наружных ионов оксида [2]). 1 – оксид-ионы, 2 – М2+-ионы,  
3 – Н+-ионы, 4 – противоионы (анионы). 

Очевидно, что внешние (находящиеся на поверхности) атомы металла и кисло-
рода валентно не насыщены и имеют высокую реакционную способность. Поверх-
ность диоксида, соприкасаясь с влажным воздухом, покрывается слоем сорбирован-
ной воды. Исследование термической десорбции воды с поверхности PuO2 гравимет-
рическим [4] и масс-спектрометрическим [5] методами показало, что процесс ад-
сорбции состоит из трех стадий. Первая (диссоциативная адсорбция), включающая 
гидроксилирование поверхности, состоит из адсорбции и диссоциации молекул воды 
с образованием двух гидроксильных групп (кислой и оснóвной). Причем кислая 
группа возникает при присоединении атома водорода к атому кислорода поверхно-
сти, а оснóвная группа – при присоединения ОН-фрагмента молекулы воды к атому 
металла поверхности. Вторая стадия суть образование водородных связей молекул 
воды с гидроксильными группами поверхности (квазихемосорбция), третья – физи-
ческая сорбция молекул воды. Соотношение диссоциативно сорбированных форм к 
хемосорбированным посредством водородной связи составляет примерно 1 : 1. Пер-
вые две стадии сорбции необратимы, третья – полностью обратима. Энергии актива-
ции этих стадий соответственно равны 68, 20 и приблизительно 10 ккал/моль. 

Структура гидроксильно-гидратного покрова оксидов была подтверждена как 
теоретическими расчетами, так и непосредственным (in situ) исследованием форм, 
присутствующих на поверхности оксидов металлов. 

Теоретические расчеты, проведенные для поверхностей диоксида титана (см. 
ссылку [7] в работе [6]) показали, что симметричная, сорбированная молекула воды 
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первого слоя нестабильна и что активационный барьер для перехода к полностью 
диссоциированной конфигурации низок.  

Исследование поверхности монокристалла диоксида титана методом спектро-
скопии (высокого разрешения) энергетических потерь электронов показало, что ад-
сорбция воды на [110]-гранях порождает три разных слоя по мере увеличения давле-
ния паров воды. Первый слой состоит из диссоциированных молекул [ν(ОН) =  
3690 см–1], тогда как второй слой обусловлен молекулярной адсорбцией: в спектре 
наблюдаются полосы как валентных [ν(О–Н) = 3420–3505 см–1], так и деформацион-
ных колебаний молекулы воды [δ(НОН) = 1625 см–1]. Об образовании водородной 
связи между молекулами воды и ОН-группами свидетельствует также красное сме-
щение полосы валентных колебаний О–Н (см. ссылку [9] в работе [6]). 

В работах В. Н. Филимонова, А. А. Давыдова и других авторов [7, 8] исследо-
ваны ИК спектры гидроксильно-гидратного покрова поверхности оксидов Be, Mg, 
Ca, Zn, Y, Al, Ga, In, Ti, Zr, Hf, Th, Si, Ge, Ta и Ni. Наиболее высокочастотные поло-
сы в области 3800–3600 см–1, которые сохраняются в ИК спектре после удаления с 
поверхности молекул воды откачкой при 200–450°С, принадлежат изолированным 
ОН-группам, не образующим друг с другом и атомами кислорода поверхности водо-
родных связей. Быстрый обмен водорода этих ОН-групп на дейтерий при обработке 
оксидов газообразным D2 или парами D2O, а также смещение полос валентных коле-
баний ОН-групп при адсорбции посторонних молекул свидетельствует о том, что 
ОН-группы расположены на поверхности оксидов. 

Характерной чертой изолированных ОН-групп является их высокая термиче-
ская стабильность. Для полного дегидроксилирования поверхности большинства ок-
сидов требуется вакуумная обработка при температуре выше 700–800°С. Изолиро-
ванным ОН-группам поверхности могут соответствовать как одна, так и несколько 
высокочастотных полос поглощения. Наличие нескольких полос поглощения может 
быть обусловлено расположением ОН-групп на разных кристаллографических плос-
костях или на энергетически неравноценных участках поверхности. Кроме того, это 
может быть следствием разного координационного окружения иона металла или раз-
ных координационных чисел атома кислорода ОН-группы. 

Таким образом, гидроксилирование можно рассматривать как первую реакцию 
поверхностного комплексообразования в водных средах, поскольку она генерирует 
гидроксокомплексы поверхности. В принципе диссоциативная хемосорбция воды 
генерирует по крайней мере два разных поверхностных комплекса (≡М–ОН и ≡ОН), 
которые отличаются координационным числом атома кислорода в ОН-группах. 

При погружении твердого тела в раствор электролита изменяется структура 
электролита у межфазной границы. При этом образуется тесно связанный с поверх-
ностью кристалла ионный слой Гельмгольца и примыкающий к нему диффузный 
ионный слой Гуи–Чепмена, толщина которого убывает с ростом концентрации элек-
тролита. Внутренняя плоскость слоя Гельмгольца (IHP) проходит через электриче-
ские центры дегидратированных специфически адсорбированных ионов, слой 
Гельмгольца между внутренней (IHP) и внешней (ОНР) плоскостями является ме-
стом наибольшего подхода к поверхности твердого тела электрических центров гид-
ратированных противоионов (рис. 1.1). 

Внешняя плоскость Гельмгольца является границей плотного слоя и диффуз-
ной части двойного электрического слоя (ДЭС). Это та граница, до которой могут 
дойти электрические центры ионов, участвующих в тепловом движении. 

Таким образом, межфазная граница оксид/раствор состоит из области про-
странственного заряда в твердом теле, компактного слоя Гельмгольца и в случае раз-
бавленных растворов диффузного слоя Гуи–Чепмена. 
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Слой Гельмгольца, включающий поверхностные состояния и поверхностные 
группы, играет определяющую роль в распределении заряда, явлениях поляризации, 
происходящих на межфазной границе, и соответственно в процессах переноса заряда 
через эту границу. 

В отсутствие специфической адсорбции посторонних ионов поверхность окси-
да в водных растворах покрыта ОН-группами, способными к диссоциации [9, 10]. 
Плотность адсорбции ионов Н+ и ОН– на поверхности, и, следовательно, падение по-
тенциала в слое Гельмгольца (φS – φOHP) и потенциал поверхности (φS) – все это из-
меняется с изменением рН. Колебания в концентрации потенциалопределяющих ио-
нов (для оксидов – Н+ и ОН–) могут вызвать перезарядку обратимого двойного слоя 
на оксидах в результате адсорбции и поверхностной диссоциации. В частности, для 
МО это выглядит следующим образом [6]: 

H+, A–                         Cat+, OH–   
{≡M(OH2)2OH+}A–   =    {≡M(OH2)(OH)2}   =   {≡M(OH2)(OH)O–}Cat+ 

основная диссоциация   точка нулевого заряда   кислотная диссоциация 

рН раствора и присутствие в системе специфически адсорбируемых поверхно-
стью оксида ионов могут привести (в зависимости от их концентрации) к частичной 
или полной перезарядке слоя Гельмгольца и соответственно вызвать изменения в 
пространственном заряде твердого тела. 

1.3. Распределение потенциала и заряда на межфазной границе  
(со стороны полупроводника) 

Распределение потенциала на межфазной границе полупроводник/электролит 
отличается от распределения потенциала на межфазной границе металлический 
электрод/электролит [11, 12]. Для полупроводникового электрода падение потенциа-
ла происходит не только через двойной слой Гельмгольца (φH), но и через область 

пространственного заряда (φsc) ниже поверх-
ности полупроводника. Энергетические зоны 
на поверхности полупроводника изгибаются 
вверх или вниз в зависимости от того, поло-
жителен или отрицателен пространственный 
заряд (рис. 1.2). 

Рис. 1.2. Изгиб зон полупроводника 
(GaP) на межфазной границе при по-
ложительном (а) и отрицательном (б) 
пространственном заряде [12]. 

Для потенциала полупроводникового 
электрода φЕ справедливо соотношение 

φЕ = φsc + φH + const, 

где φЕ, φsc и φH – суть потенциал электрода, 
падение потенциала в области пространствен-
ного заряда и падение потенциала в слое 
Гельмгольца, a константа содержит все про-
чие потенциалы, которые существуют на 
электродах сравнения. При варьировании 
электродного потенциала важно знать, какое 
из падений потенциала – φsc, φH или оба – из-
меняется. Эту задачу можно решить путем 
измерения емкости пространственного заряда.  

Емкость пространственного заряда оп-
ределяется соотношением 

Ssc = dQsc/dφsc. 

(1) 

(2) 
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Зависимость пространственного заряда (Qsc) от потенциала φsc можно вывести 
из уравнения Пуассона 

                                                           –d2φsc/dx2 = –ρ(x)/(εε0),   (3) 

в котором полный заряд ρ(x) определяется всеми лабильными носителями 

                                                        ρ(x) = e[ND – NA – n(x) + p(x)]  (4) 

[электронами n(x), дырками p(x), ионизированными донорами ND и акцепторами NA). 
Плотность электронов и дырок на поверхности, nS и pS, связана с плотностью n0 и p0 
в объеме материала уравнением Больцмана 

                                                                nS = n0exp(–eφsc/kT),   (5a)  

                                                                 pS = p0exp(eφsc/kT).  (5b)  

Если существует равновесие между электронами и дырками по всему полупро-
воднику, то n0p0 = nSpS. При интегрировании уравнения Пуассона и использовании 
уравнений (2), (4) и (5) получается точная зависимость между емкостью и падением 
потенциала в области пространственного заряда. Для обедненной области (т.е. при 
nS < n0) для полупроводника с электронной проводимостью и pS < p0 для полупровод-
ника с дырочной проводимостью) это уравнение упрощается до уравнения Мотта–
Шоттки 

                                                       1/C2
sc = [2/(εε0NDe)](φsc – kT/e).    (6) 

В случае широкозонных полупроводников (Eg > 2 эВ) обедненная область от-
носительно велика, так что уравнение (6) можно использовать для определения рас-
пределения потенциала. Очевидно, что между 1/C2

sc и падением потенциала в области 
пространственного заряда должна существовать линейная зависимость с наклоном, 
равным 2/(εε0NDe); при этом на оси абсцисс отсекается отрезок, равный  
–2kT/(εε0NDe2). Это и наблюдается для электродов из фосфида галлия (рис. 1.3) [12]. 
Поскольку наклон прямой равен теоретическому [уравнение (6)], можно считать, что 
любое изменение электродного потенциала происходит в области пространственно-
го заряда, т.е. ΔφЕ = Δφsc, тогда как падение потенциала в слое Гельмгольца остается 
неизменным. 

Этот результат наблюдается для всех полупроводников при условии, что ни 
поверхность, ни объем полупроводника не вырождены (условие вырождения – рас-
положение уровня Ферми в зоне проводимости или в валентной зоне) [11, 12].  

Для 1/C2 → 0 φsc – kT/e ≈ 0. 
Экстраполяция емкостных кривых 
(рис. 1.3) до 1/C2 = 0 дает электрод-
ный потенциал, при котором энерге-
тические зоны должны быть плоски-
ми до поверхности (φsc = 0). Очевид-
но, что эти так называемые потен-
циалы плоских зон φfb отличаются 
очень сильно для полупроводника (в 
частности GaP) с электронной (n-) и 
дырочной (р-) проводимостью. Та-
ким образом, φfb – потенциал пло-
ских зон – это такой внешний потен-
циал, который необходимо прило-

Рис. 1.3. Емкостные кривые для полупроводни-
кового электрода из GaP n- и р-типа [12]. 

ГЛАВА 1. Растворение оксидных фаз 11   

, , , , , , 



жить к полупроводнику, чтобы изменить падение потенциала в области пространст-
венного заряда от φsc до нуля (ликвидировать изгиб зон). 

При равновесии электрохимический потенциал (уровень Ферми) должен быть 
одинаков по всей системе. При потенциале плоских зон, когда φsc = 0, положение 
уровня Ферми (равное теперь химическому потенциалу полупроводника) относитель-
но электрода сравнения также известно. Поскольку уровень Ферми полупроводника 
определяется уравнениями EF = Ec + kTln(n0/Nc) для n-типа и EF = Ev + kTln(p0/Nv) для 
р-типа проводимости (где Nc и Nv – число состояний, или эффективная плотность 
состояний в зоне проводимости и валентной зоне соответственно), можно также оп-
ределить положение зоны проводимости и валентной зоны на поверхности полупро-
водника (Ec

S, Ev
S). Здесь Nc = (8πme

xkT/h2)1/2 и Nv = (8πmh
xkT/h2)1/2, а me

x и mh
x – эффек-

тивные массы электрона и дырки соответственно [12]. Если электроны локализованы 
на атомах и для дрейфа электронов в твердом теле характерен прыжковый механизм, 
последние два уравнения некорректны и определяют не плотность состояний зоны 
проводимости или валентной зоны, а общее число атомов, на которых может быть 
локализован электрон.  

Положение на шкале энергий энергетических зон для различных полупровод-
ников приведено на рис. 1.4 относительно электрода сравнения (нормального водо-
родного электрода, НВЭ). В физике твердого тела энергетические уровни относят к 
уровню в вакууме. Согласно расчетам Ломанна (Lohmann) (цит. по [12]), энергия 
НВЭ относительно вакуума ЕНВЭ = –4,5 эВ. 

Величины энергий, приведенные на рис. 1.4, зависят от рН водного раствора 

Рис. 1.4. Положение энергетических зон на поверхности разных полупроводников при рН 1 [12]. 
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электролита. Это обусловлено зависимостью падения потенциала через слой Гельм-
гольца (ΔφН) от рН раствора электролита. 

Возникает вопрос о том, какие факторы определяют, реализуется ли процесс 
через зону проводимости или через валентную зону. 

1.4. Межфазная граница со стороны раствора электролита.  
Энергетические уровни и уровень Ферми в электролите  

В состоянии равновесия на межфазной границе полупроводник/редокс-система 
электролита уровни Ферми твердого тела (EF) и редокс-системы (EF,el) должны быть 
равны: EF = EF,el (здесь опорной точкой для отсчета EF,el является энергетический 
уровень вакуума). Очевидно, что занятые и пустые состояния редокс-системы суть 
ее восстановленные и окисленные формы соответственно. Энергетическое положе-
ние этих состояний может существенно различаться вследствие сильного взаимодей-
ствия редокс-системы с растворителем. Каждый ион окружен сольватной оболочкой. 
Взаимодействие зависит от размера и заряда иона. Перенос электрона от восстанов-
ленной формы (Red) в вакуум сопровождается реорганизацией или переориентацией 
молекул растворителя в сольватной оболочке. Аналогичная перестройка сольватной 
сферы необходима для обратного процесса. При этом затрачивается определенная 
энергия – энергия реорганизации (λ). Полный цикл можно представить следующим 
образом: 

+e– 
Redsolv,ox ← Oxsolv,ox –A 

–λ ↓                ↑–λ       
–e– 

Redsolv,red → Oxsolv,red I 

В этом цикле индексы отражают состояние сольватной оболочки, I – энергия 
ионизации, А – сродство к электрону. Соответственно I – А = 2λ. В этой модели, 
впервые предложенной Геришером [11], предполагается, что реорганизация является 
медленным процессом по сравнению с переносом электрона (принцип Франка–
Кондона). Энергетические уровни восстановленной (занятые уровни, E0

red) и окислен-
ной форм (пустые уровни, E0

ox) не равны. Они отличаются от уровня Ферми раствора 
на λ (рис. 1.5, а). Энергетические уровни Red- и Ох-форм распределены внутри неко-
торого интервала энергий вследствие флуктуаций сольватной оболочки. Соответст-
вующие функции распределения плотности 
состояний Red- и Ох-форм определяются сле-
дующими уравнениями; 

Dred = exp[–(E – EF,el – λ)2/(4kTλ)], 

Dox = exp[–(E – EF,el + λ)2/(4kTλ)]. 

Они представлены на рис. 1.5. Полуши-
рина кривых распределения (ΔЕ1/2) (плот-
ности состояний) определяется значением λ: 
ΔЕ1/2 = 0,53λ1/2 (эВ). 

Типичные значения ΔЕ1/2 для неоргани-
ческих систем – около 1 эВ, т.е. энергетиче-
ские уровни таких систем охватывают значи-
тельный интервал. 

Рис. 1.5. Энергетические уровни (а) и 
их распределение в редокс-системе (б). 
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Таким образом, относительное положение энергетических уровней на межфаз-
ной границе можно легко получить, используя условие равновесия, согласно которо-
му уровни Ферми равны на обеих сторонах межфазной границы (рис. 1.6). 

Рис. 1.6. Относительное положение энергетических уровней на обеих сторонах межфазной 
границы. а, б – при равновесии (пояснения см. раздел 1.5); в – при анодной поляризации; г – 
при катодной поляризации [12]. 

1.4.1. Адсорбция потенциалопределяющих ионов (Н+ и ОН–) на межфазной  
границе оксид металла/раствор электролита. Заряд поверхности и ее потенциал 

Cчитается, что механизмом заряжения поверхности для оксидов (в отсутствие 
специфически адсорбируемых ионов) является адсорбция протонов или гидроксид-
ионов на гидроксильных группах поверхности с образованием положительных или 
отрицательных центров соответственно. Таким образом, результирующий заряд по-
верхности, который зависит от преобладания одного типа заряженных центров над 
другим, является функцией рН раствора. По этой причине Н+ и ОН– являются потен-
циалопределяющими ионами. 

В работе [13] предложена модель, которая позволяет оценить основные пара-
метры, характеризующие свойства поверхности, без привлечения модели двойного 
слоя. Среди этих параметров потенциал поверхности как функция рН, общее число 
активных центров поверхности, константы равновесия адсорбции потенциалопреде-
ляющих ионов и точка нулевого заряда (ТНЗ, в латинице – PZC) образца в чистом 
виде.  

При разработке модели они исходили из концепции комплексообразования на 
поверхности с учетом всех реакций на поверхности. При этом рассматривались сле-
дующие равновесия: 

S + H+ ⇄ SH+, K1/exp(FφS/RT) = ГH+/(ГS·aH+); 

S + OH– ⇄ SOH–, K2exp(FφS/RT) = ГOH–(ГS·aOH–); 

H2O ⇄ H+ + OH–, Kw = aH+·aOH–, 

где φS – потенциал поверхности, действующий на адсорбированный ион, K1 и K2 – 
внутренние (intrinsic) термодинамические константы равновесия, ГS – концентрация 
незаряженных центров поверхности. 

Тогда поверхностные избытки (hS) 

hS = ГH+ – ГOH– = n(HNO3)/A – A–1{υc – [Kw/(aH+·y) – aH+/y](V0 + υ)}, 

где aН+ определяется из ЭДС при потенциометрическом титровании; n(HNO3) и  
n(NaOH) = υс – количество (моль) азотной кислоты или основания, добавленное к 
исследуемой системе; V0 – исходный объем системы; y – коэффициент активности  
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1–1-электролита, определяемый уравнением –lgy = 0,505I1/2(1 + I1/2) для 25°С; I – 
ионная сила, моль/л. 

Общее число связывающих центров поверхности Гtot = ГS + ГOH– + ГH+, где ГS – 
поверхностная концентрация незаряженных центров. Гtot можно оценить из структу-
ры кристалла; значения этого параметра доступны в литературе. Потенциал поверх-
ности в нулевой точке заряда – подгоняемый параметр, разумная величина которого 
сравнима с электрокинетическим потенциалом при рН(ТНЗ). 

Потенциал поверхности при любом другом рН можно рассчитать по формуле 
RT      –hS + [hS

2 + 4K1K2Kw
0(Г2

tot – hS
2)]1/2 

φS = ––– ln –————–––––––––––––––––––– aH+. 
F                       2K2Kw

0(Гtot + hS)              

В тех случаях, когда преобладает один вид потенциалопределяющих ионов 
(например, Н+ при рН < 5,5), выражение для потенциала поверхности существенно 
упрощается 

φS = (RT/F)lnK1 – (RT/F)ln[ГH+/(Гtot – ГН+)] + (RT/F)lnaH+. 

Поскольку первый член правой части уравнения является константой, а третий 
член должен давать наклон Нернста, то отклонение от линейности функции φS =  
f (pH) должно быть обусловлено вторым членом правой части уравнения, в котором 
ГН+ зависит от активности водородных ионов. 

Используя теорию диффузного слоя, можно рассчитать общую плотность заря-
да поверхности из известных потенциалов с помощью следующего уравнения: 

σ = (8εRTI)1/2sh(FφS/2RT),  

где ε – диэлектрическая проницаемость среды. 
В отсутствие чужеродных заряжающих форм рН(ТНЗ) можно рассчитать по 

формуле  

pH(ТНЗ) = –0,5lg(Kw
0K2/K1). 

1.4.2. Модель связывания центров на межфазной границе  
оксид/водный раствор электролита 

Авторы работы [14] предложили концепцию связывания центров для простых 
1–1-электролитов. Они полагают, что первичный заряд поверхности распределяется 
в виде дискретных зарядов по всей поверхности оксида и что адсорбированные ка-
тионы и анионы фонового электролита распределяются двояко: в виде межфазных 
ионных пар, образовавшихся с противоположно заряженными группами поверхно-
сти, а также в диффузном слое, чтобы сбалансировать остаточный не нейтрализован-
ный заряд поверхности.  

Они предполагали следующие четыре процесса диссоциации–ассоциации на 
поверхности оксида. В качестве фонового 1–1-электролита для удобства использова-
ли NaCl 

                                                                 AH2
+ ⇄ AH + H+,   (7) 

                                                                  AH ⇄ A– + H+,   (8) 

                                                               AH2
+ + Cl– ⇄ AH2Cl,   (9) 

                                                                 A– + Na+ ⇄ ANa,  (10), 
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где AH2
+, АН, А– представляют положительный, нейтральный и отрицательный цен-

тры поверхности соответственно, а AH2Cl и ANa представляют межфазные ионные 
пары. Используя условия равновесия для этих процессов, введя плотность доступ-
ных центров [NS = ν(AH) + ν(AH2

+) + ν(A–) + ν(AH2Cl) + ν(ANa)] и доли отдельных 
центров νi от их общего числа (NS) [например, θ'+ = ν(AH2

+)/NS], авторы работы [14] 
вывели уравнение, связывающее активность водородных ионов раствора (aH+) с по-
тенциалом поверхности (φ0) и константами диссоциации (K+, K–, K ', K") рассматри-
ваемых равновесий  

lnaH+ = –2,303pH = eφ0/(kT) + 0,5ln(K–K+) + 0,5ln(θ'+/ θ'–), 

2,303ΔpH = –eφ0/(kT) – 0,5ln{[(υ + u)α–]/[(υ – u)α+]},  

где  

ΔpH = pH – pHPZC = pH + lg(K+K–)1/2, 

K+ = exp{[μ0(AH2
+) – μ0(AH) – μ0(H+)]/(kT)],  

K– = exp{[μ0(AH) – μ0(A–) – μ0(H+)]/(kT)],  

u = σ0/(NSe) = θ+ – θ– = α+θ'+ – α–θ'–,  

υ = θ+ + θ–. 

Таким образом для ряда значений параметров K+, K–, K', K" полученное уравне-
ние связывает φ0, ΔрН и σ0. Это уравнение можно считать усовершенствованной вер-
сией уравнения Нернста, связывающего φ0 с ΔрН; оно аналогично модифицирован-
ному уравнению Нернста, выведенному Левиным и Смитом [15]. 

Используя модель Штерна для ДЭС и рассчитав заряд диффузного слоя (σd) 
согласно теории Гуи–Чепмена, авторы работы [14] описали распределение потенциа-
ла по всей межфазной границе: φ0 – φβ = σ0/C1, φβ = φd – σd/C2, φ0 = φd – σd/C2 + σ0/C1 
(здесь С1 и С2 – интегральные емкости соответственно внутренней и внешней облас-
тей Штерна двойного электрического слоя). 

Очевидно, что предложенная модель связывания центров воспроизводит, по 
крайней мере, качественно свойства заряда и потенциала поверхности межфазной 
границы оксид/раствор. 

Далее авторы работы [14] показали, что наилучшее соответствие с опытом дос-
тигается в предположении, что интегральные емкости внутренней и внешней зон 
Штерна соответственно равны 140 и 20 мкФ/см2, константы диссоциации ионных 
пар в растворах сильных электролитов (K ' и K") близки к единице, а плотность ак-
тивных центров поверхности NS = 5·1014 центров/см2. 

1.5. Процессы переноса заряда через межфазную границу  
оксид/раствор электролита 

В соответствии с существующими представлениями самопроизвольная окисли-
тельно-восстановительная реакция (перенос электрона или дырки через поверхность 
твердого тела) возможна лишь в том случае, если энергетические зоны окисленной 
или восстановленной форм редокс-пары в растворе перекрываются с одной из зон  
(с валентной зоной Ev или с зоной проводимости Ec) поверхности кристалла [11] 
(рис. 1.6). Если это условие не соблюдается, реакция может идти лишь при внешнем 
возбуждении электронов, например, излучением с определенной длиной волны [11] 
или внешним электрическим полем [12]. Взаимное перекрывание энергетических 
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зон в твердой и жидкой фазах определяет направление редокс-процесса. Очевидно, 
что изменения в заряде «обкладок» слоя Гельмгольца, определяющем пространст-
венный заряд и, следовательно, изгиб энергетических зон твердого тела на межфаз-
ной границе, должны оказывать влияние на процесс обмена электроном между твер-
дой и жидкой фазами. 

Перенос электрона и соответствующий ток могут иметь место, если уровни 
равной энергии существуют по обе стороны межфазной границы. Различают 2 слу-
чая: например, на рис. 1.6, а занятые и пустые состояния редокс-системы перекрыва-
ются с зоной проводимости. Если приложить внешние анодный или катодный потен-
циалы, можно наблюдать соответствующие токи во внешнем контуре. Еще раз сле-
дует подчеркнуть, что любой приложенный извне потенциал приводит только к из-
менению в изгибе зон, тогда как относительное расположение энергетических зон и 
уровней на обеих сторонах межфазной границы остается неизменным. 

Уровни Ферми более не равны, теперь они отличаются на внешний приложен-
ный потенциал η, т.е. 

EF – EF,el = eη. 

Теперь можно рассматривать разные случаи: например, на рис. 1.6, а пустые 
(Dox) и занятые (Dred) состояния редокс-форм перекрываются с зоной проводимости. 
В этом случае анодный и катодный токи определяются следующими уравнениями: 

∞                                                               
ic

+ ≈ ∫NcDreddE (ток не зависит от потенциала), 
Ec                                                                

∞                                                        
ic
– ≈ ∫nSDoxdE (ток зависит от потенциала). 

Ec                                                         

В первом случае электроны переносятся с занятых уровней Dred на пустые со-
стояния в зоне проводимости, причем последние практически тождественны общей 
плотности состояний Nc на дне зоны проводимости, поскольку лишь незначительное 
число состояний занято электронами даже в материале n-типа. В этом случае соот-
ветствующий ток не зависит от приложенного потенциала. Ситуация принципиально 
отличается для катодного процесса, т.е., когда электрон переносится из зоны прово-
димости на пустые состояния Dox редокс-системы. В этом случае ток зависит от 
плотности электронов nS на поверхности, при этом nS зависит от потенциала, т.е. ка-
тодный ток увеличивается экспоненциально с η. 

Аналогичные уравнения справедливы для переноса заряда из валентной зоны. 
В этом случае энергетические уровни редокс-системы должны перекрываться с ва-
лентной зоной (рис. 1.6, в, г). Уравнения для тока 

Ev                                                         
iv

+ ≈ ∫pSDreddE (ток зависит от потенциала), 
–∞                                                            

Ev                                                              
iv
– ≈ ∫NvDoxdE (ток не зависит от потенциала). 

–∞                                                               

Здесь анодный ток, т.е. перенос электрона с Dred в валентную зону, может на-
блюдаться только, если на поверхности полупроводника присутствуют дырки. Плот-
ность дырок на поверхности зависит от потенциала. При катодной поляризации 
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электроны из валентной зоны переносятся на пустые состояния Dox редокс-системы, 
ток не зависит от внешнего приложенного потенциала. 

Следует подчеркнуть, что токи, определяемые поверхностными концентрация-
ми электронов (nS) или дырок (pS), увеличиваются с внешним потенциалом только в 
том случае, если объемные концентрации носителей заряда (n0 и p0) достаточно вы-
соки. В противном случае токи будут контролироваться диффузией. 

Рассматриваемая модель предложена Геришером [11] и в настоящее время об-
щепринята в электрохимии полупроводников. Эта модель многократно подтвержде-
на экспериментом. С помощью этой модели можно легко предсказать, какая из энер-
гетических зон будет принимать участие в процессе, если известно положение энер-
гетических уровней полупроводника и редокс-системы. 

Существенное влияние на общую скорость растворения может оказывать пере-
нос ионизированных продуктов реакции через слой Гельмгольца и/или транспорт 
заряда от поверхности оксида в его объем, т.е. скорость релаксации поверхностных 
состояний. 

1.5.1. Скорость релаксации поверхностных состояний 

Скорость релаксации увеличивается с ростом электропроводности кристалла. 
Чем ниже проводимость, тем глубже простирается внутрь кристалла область про-
странственного заряда и тем медленнее устанавливается равновесие между поверх-
ностью твердого тела и его объемом. В результате в ходе растворения на поверхно-
сти могут накапливаться избыточные заряды, влияющие на ее реакционную способ-
ность. Таким образом, электрические свойства диоксидов металлов должны играть 
существенную роль в процессах релаксации поверхностных состояний. 

Электропроводность оксида σ является суммой парциальных электропроводно-
стей σi, связанных с каждым типом носителей заряда [16] 

σ = ∑σj (См/см2). 

Парциальная электропроводность σi, характеризующая транспорт либо ионных, 
либо электронных носителей заряда, связана с концентрацией носителей (в см3) Cj, 
их эффективным зарядом в кулонах (Zjq) и подвижностью j-формы носителя μj в  
см2/(В·с) уравнением σj = CjZjqμj. 

Долю общей электропроводности, вкладываемую каждым носителем заряда, 
называют числом переноса tj, ∑tj = 1. Как правило, рассматривают ионное число пере-
носа ti, которое включает катионный и анионный вклады, и электронное число пере-
носа tе, представляющее собой сумму чисел переноса электронов и дырок (te = tn + tp). 

Поскольку ни ti, ни te никогда точно не равны нулю, все оксиды в принципе яв-
ляются смешанными проводниками. Практически же говорить о смешанной прово-
димости можно только, если электронный и ионный вклады в общую проводимость 
значительны. Смешанная проводимость предполагает практически равные ti и tе. По-
скольку подвижности электронов в 104–108 раз больше подвижности ионов при по-
вышенных температурах, то все смешанные проводники должны иметь концентра-
ции ионных носителей в 104–108 раз больше концентрации электронных носителей 
(Ciμi = Ceμe). Это условие выполняется только в оксидах со сравнительно большими 
энергиями запрещенной зоны; в них высокая концентрация подвижных ионов может 
быть создана допированием или кристаллографическим разупорядочением. В окси-
дах флюоритовой структуры с прыжковым механизмом дрейфа электронов различие 
в подвижности ионов и электронов меньше (в ~10–103 раз). В частности, для СеО2–х 
подвижность электронов, перемещающихся посредством активационного прыжково-
го процесса, при 1273 К составляет 8,1·10–3 см2/(В·с) для х = 0,008 и 2,2·10–3 см2/(В·с) 
для х = 0,23, энергии активации этих процессов равны 0,4 и 0,47 эВ соответственно 
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[17], тогда как подвижность кислородных вакансий V0
• в (Се,Y)О2–x (где х = 0,05) 

равна 4,3·10–4 см2/(В·с) для 1273 К  
μ(V0

•) = 1,2exp(–0,87eV/kT), см2/(В·с). 

Зависимость электропроводности оксида от парциального давления кислорода 
(от кислородного потенциала) и температуры окружающей оксид среды определяет-
ся природой доминирующих дефектов кристаллической решетки и, соответственно, 
типом основного носителя заряда. Эти зависимости можно вывести в предположе-
нии идеального твердого раствора с помощью закона действующих масс при соблю-
дении требования электронейтральности кристалла. 

Электропроводность σ и концентрация кислородных вакансий [Va]tot в некото-
рых твердых оксидах, в частности СеО2, зависят от парциального давления кислоро-
да РO2 и температуры следующим образом [17]:  

σ = C1(T)PO
–1/n, 

[Va]tot = C2(T)PO
–1/m, 

где С1(Т) и С2(Т) – функции температуры, а n и m – константы. Сообщалось, что n = 
5 для СеО2, n = 4 для Nb2O5, n = 5 и 6 для TiO2, n может также принимать различные 
нецелочисленные значения. 

Для СеО2 σ ∝ PO
–1/5 между 1000 и 1400°С и между РО   = 1,0 и 0,006 атм. По-

движность электронов нестехиометрического (металл-избыточного) диоксида церия 
Се1+уО2, плотность которого составляет около 70% от теоретической, в области 800–
1200°С изменяется от 5,8·10–3 до 8,4·10–3 см2/(В·с) с энергией активации 0,14 эВ. 

Исследование электрических свойств диоксида плутония и гипостехиометриче-
ских оксидов плутония (при T = 20–1000°С) [18–20] показало, что при комнатной 
температуре в области составов PuO1,79–PuO2, получаемых при прокаливании PuO2 в 
вакууме, наблюдается проводимость р-типа. Она изменяется до проводимости  
n-типа при нагревании, что характерно для PuO2–х с дефицитом кислорода. Сущест-
вует прямая зависимость сопротивления при комнатной температуре от отношения 
О/Pu [19]. Энергия активации для электронной проводимости PuO2–х равна 0,52 эВ, 
тогда как энергия активации для электронной проводимости стехиометрического 
диоксида при 200–1400°С равняется 1,8 эВ. 

В более поздней работе японские исследователи измерили электропроводность 
почти стехиометрического диок-
сида плутония в зависимости от 
парциального давления кислоро-
да (от 2,1·104 до 10–11 Па) при 
температурах 950–1100°С [3]. 

Было показано, что в об-
ласти парциальных давлений 
кислорода от 10–11 до 10–6 Па 
наблюдается n-тип проводимо-
сти, причем электропровод-
ность растет с уменьшением 
парциального давления кисло-
рода. Зависимость lgσ = f(PO  ) 
линейна с наклоном –1,5 и х 
около 2,2·10–4 и практически не 
отличается от аналогичных за-
висимостей, найденных автора-
ми работ [18–20] (рис. 1.7). Да-

2 

2 

2 

2 

Рис. 1.7. Зависимость электропроводности PuO2 от пар-
циального давления кислорода (в логарифмических ко-
ординатах). Источник данных: 1–5 – [3], 6–11 – [19, 20]. 
T, °C: 1 – 950, 2 – 1000, 3 – 1050, 4 – 1100. 
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лее электропроводность PuO2–x проходит через минимум в области от 5·10–6 Па при 
1050°С до 4·10–5 Па при 1100°С. После минимума электропроводность начинает воз-
растать с увеличением PO  . Минимум соответствует переходу от n-типа к р-типу 
проводимости. 

С помощью уравнения Беккера и Фредерикса (цит по [3]) Eg(0 К) ≈ 4,606k ×
[dlgσmin/d(1/T)] (где σmin – проводимость в минимуме) определена ширина запрещен-
ной зоны для почти стехиометрического диоксида плутония, равная 2,5 эВ.  

Определены энергии активации электропроводности почти стехиометрическо-
го PuO2 в воздухе и при парциальном давлении кислорода 10–10 Па, соответственно 
равные 0,15 и 1,25 эВ. Столь существенная разница в энергиях активации этих двух 
систем может быть обусловлена (по мнению авторов работы [3]) адсорбцией кисло-
рода на поверхности диоксида и/или присутствием гиперстехиометрического оксида 
плутония PuO2+x. 

2 

1.6. Перенос катионных или анионных продуктов разрушения  
кристаллической решетки через слой Гельмгольца 

Перенос через слой Гельмгольца катионных или анионных продуктов разруше-
ния кристаллической решетки, находящихся под влиянием поля последнего, являет-
ся во многих случаях скорость-определяющей стадией всего процесса {теории Энге-
ла (цит. по [1]) и Вермилиа [21]}. Подробно этот вопрос рассмотрен в обзоре Диггля 
[1], где, в частности, приводится уравнение для скорости растворения r→, определяе-
мой массопереносом через слой Гельмгольца, для реакции удаления иона 

                                                      r→ = nk→exp[(φS – φOHP)α→zF/RT] (11) 

и для обратной реакции 

                                                      r← = Ck←exp[(φS – φOHP)α←zF/RT], (12) 

где α→ и α← – соответствующие коэффициенты переноса, С – концентрация соответст-
вующего иона в растворе, n – число ионов на 1 см2 поверхности кристалла, z – заряд 
иона, k→ и k← – константы скорости прямой и обратной реакций, (φS – φOHP) – падение 
потенциала в слое Гельмгольца (разность Гальвани-потенциалов на поверхности ок-
сида и на внешней плоскости слоя Гельмгольца); F, R и T имеют обычный смысл. 
Такие уравнения можно записать для скоростей отдельных процессов удаления ка-
тиона и аниона, причем если анион реагирует с протоном раствора, то правая часть 
уравнения должна содержать концентрацию Н+-ионов в степени n/ν, где n – число 
протонов, участвующих в брутто-процессе растворения, а ν – стехиометрический 
коэффициент, соответствующий механизму растворения  

                                               r→– = n–k
→

–CH+
n/νexp[(φS – φOHP)α→–zF/RT], (13) 

                                                    r→+ = n+k→+exp[(φS – φOHP)α→+zF/RT]. (14) 

Тогда для кристалла, потенциалопределяющими ионами которого являются 
катионы или анионы решетки, в стационарном состоянии [(φS – φOHP) = const при  
C+ = C– = 0 и α→+ = α→– = 0,5] скорость растворения, контролируемая переносом катио-
на, определяется соотношениями 

                                                     r→+ = n+k→+[n–k
→

–CH+
n/ν/n+k→+]z+/(z+ – z–), (15) 

                                                      ∂lnr→+/∂lnCH+ = (n/ν)[z+/(z+ – z–)]. (16) 
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Для растворения оксида в кислотах, когда О2– соединяется с одним протоном с 
образованием ОН– (ν = 1), скорость растворения увеличивается как функция СН+

1/3, 
СН+

1/2, СН+
3/5 и СН+

2/3 для z = +1, +2, +3 и +4 соответственно. 
При этом зависимость скорости удаления аниона от концентрации протона в 

тех же условиях может быть представлена следующим образом:  

                                                        ∂lnr→–/∂lnCH+ = (n/ν)[z–/(z+ – z–)].   (17) 

Если потенциалопределяющим ионом является протон, то 

                                                             ∂lnr→–/∂lnCH+ = n/ν + α–z–,   (18) 

                                                                  ∂lnr→+/∂lnCH+ = α+z+.   (19) 

В работе [21] также рассмотрена роль внешнего потенциала в процессах рас-
творения оксидов. Так, для процесса растворения, контролируемого переносом ка-
тиона через слой Гельмгольца, имеем  

                                                               r→+ = r±exp[ηα→+z+F/RT],   (20) 

где η = (φS – φOHP) – (φS – φOHP)f , а (φS – φOHP)f – разность Гальвани-потенциалов меж-
ду поверхностью оксида и внешней плоскостью слоя Гельмгольца, когда скорости 
переноса катионов и анионов через слой Гельмгольца равны. При этом величина 
∂lnr→+/∂η = α→+zF/RT является величиной, обратной наклону Тафеля. Таким образом, 
для оксида двухвалентного металла с z+ = 2 и α→+ = 0,5 скорость растворения будет 
увеличиваться в 10 раз при увеличении (φS – φOHP) на каждые 60 мВ. 

1.7. Координационная химия межфазной границы оксид/электролит.  
Зависимость реакционной способности поверхности  

(растворение, редокс-реакции) от структуры поверхности 

1.7.1. Взаимодействие поверхностей оксидов металлов с комплексующими  
агентами, растворенными в воде. Хемосорбция анионов  

В модели комплексообразования на поверхности хемосорбцию анионов на ок-
сидах металлов описывают как процесс лигандного замещения, посредством которо-
го входящий анион замещает молекулы воды (или продуктов ее протолиза) в первой 
координационной сфере иона металла поверхности [6]. В трехслойной модели Штер-
на адсорбция может также происходить в форме внешнесферного образования ион-
ной пары 

≡M–OH2
+ + Xn– ⇄ ≡M–OH2

+···Xn–; Kos = kf
os/kr

os,  

≡M–OH2
+···Xn– → ≡M–X(n–1)– + H2O; kex. 

Начальная скорость R0 в кинетике замещения (для очень малой степени покры-
тия, θ → 0) определяется уравнением 

    NSkexkf
os[Xn–] 

R0 = –––———–––—––. 
      kf

os[Xn–] + kr
os + kex 

Для R0 возникает несколько предельных случаев: 
1) высокая стабильность ионных пар (большая Kos) и низкая скорость обмена 

воды (kex) 

R0 = NSkex; 
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2) низкая стационарная концентрация ионных пар, обусловленная малой Kos 

R0 = NSkexKos[Xn–]; 

3) низкая концентрация ионных пар в стационарном состоянии, обусловленная 
большой kex 

R0 = NSkf
os[Xn–]. 

Когда внутренняя реакция комплексообразования на поверхности достигает 
равновесия,  

≡M–OH2
+···Xn– ⇄ ≡M–X(n–1)– + H2O; Kis = kex/kw, 

поверхностная концентрация внутрисферного комплекса определяется следующим 
уравнением: 

                      NSKosKis[Xn–] 
{≡M–X(n–1)–} = ––——––––––––––––––. 
                         1 + (1 + Kis

–1)KosKis[Xn–] 

В целом существует мало информации о скоростях замещения в том смысле, 
что в большинстве случаев предполагается, что скорости являются «высокими» и 
реакция завершается за несколько минут. 

Предполагается, что реакции внешнесферного комплексообразования управля-
ются электростатическими факторами, это определяет их главные особенности. Ме-
стом адсорбции является плоскость Штерна или внутренняя плоскость Гельмгольца 
электрического двойного слоя, который характеризуется макропотенциалом ψβ. 
Энергия адсорбции Гиббса, связанная с макропотенциалом, равна 

ΔGos = – zeψβ. 

Кроме того, предполагается особый вклад в описание локального взаимодейст-
вия между центрами, которое характеризуется специфическим потенциалом взаимо-
действия φβ, он приплюсовывается к ψβ. 

Энергия адсорбции Гиббса состоит из электростатического вклада, сольватаци-
онного члена и внутренней (химической) энергии [6, ссылка 35]. В недавней работе [6, 
ссылка 36] оценен относительный вклад этих трех факторов в адсорбцию хромата на 
диоксиде титана в зависимости от рН и степени покрытия. Получены следующие зна-
чения: ΔGsolv от 0,003 до 0,013, ΔGcoul от –0,8 до –1,7, ΔGchem от –3 до –11 кДж/моль, 
что подтверждает справедливость описания хемосорбции как реакции комплексооб-
разования на поверхности.  

В работах [6, ссылки 129, 134–136] систематически исследовано растворение 
бунзенита (NiO) в присутствии разных лигандов с разными функциональными груп-
пами и способностью к хелатированию. Для ряда лигандов – триэтаноламина (tea), 
глицина (gly), этилендиамина (en), иминодиацетата (ida) и нитрилотриацетата (nta) – 
найдена линейная зависимость между логарифмами констант скорости (первого по-
рядка) растворения поверхностных комплексов k1 при рН 8,5 и логарифмами соот-
ветствующих констант устойчивости комплексов в растворе.  

Авторы пришли к выводу, что Ni(II) отделяется от поверхности в форме, очень 
близкой к комплексам в растворе. Хорошо известно замедление растворения в ре-
зультате поверхностного комплексообразования; его обычно связывают с образова-
нием полидентатных комплексов, включающих несколько ионов металла поверхно-
сти [6, ссылка 139]. 
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Существенно более резкое увеличение скорости разрыва оксо-связей достига-
ется изменением состояния окисления иона металла. Сходство с химией растворов 
прямое; лабильность оксо-связей весьма чувствительна к электронной конфигурации 
центрального иона металла. В редокс-растворении поверхностный комплекс возни-
кает в результате реакции переноса заряда, в которой окислитель или восстанови-
тель водного раствора реагирует с металлическим центром поверхности оксида. Об-
разующийся поверхностный комплекс имеет высокую реакционную способность. 
Однако достигаемые стационарные концентрации поверхностного комплекса невы-
соки, и требуются лиганды, помогающие редокс-растворению. 

Когда комплексующий ион является также восстановителем, обратимость пе-
реноса заряда ограничивает скорость последующей реакции растворения. 

Особенно важным и широко используемым агентом для ускорения процесса 
растворения оксидов является Fe(II) в присутствии адекватных комплексующих 
агентов (в частности, олигокарбоксилатов). 

1.7.2. Кинетика растворения оксидов металлов в минеральных кислотах  

Согласно современным представлениям [21–23], кинетика растворения оксидов 
металлов определяется электрохимическими токами сопряженного перехода ионов 
металла и кислорода (ионов ОН–) в раствор. Предполагается, что сумма концентра-
ций ионов Mz+ и Az– на поверхности оксида – величина постоянная. Зависимость ско-
рости растворения, Ri, от потенциала φ0 имеет куполообразный характер и определя-
ется уравнением 

Ri = 2Rmax/[exp(α–z–η/RT) – exp(α+z+η/RT)], 

где η = φS – φmax – разность между потенциалом растворяющегося оксида и потен-
циалом φmax максимальной скорости его растворения, причем Rmax = f (pH, T, C). 

В рамках модели связывания центров [13, 14] и теории Грэма–Парсонса [23] на 
межфазной границе оксид металла/раствор электролита в отсутствие специфической 
адсорбции ионов возникают следующие равновесия: 

≡M–OH+
2,тв = ≡M–OH0

тв + H+, 
                                      K1 = K1

0exp(φ0F/RT) = [≡M–OH0
тв][H+]/[≡M–OH+

2,тв];   (21) 

≡M–OH0
тв = ≡M–O–

тв + H+, 
                                         K2 = K2

0exp(φ0F/RT) = [≡M–O–
тв][H+]/[≡M–OH0

тв]; (22) 

≡M–OH+
2···A–

тв = ≡M–OH0
тв + H+ + A–,  

                           K3 = K3
0exp[(φ0 – φ1)F/RT] = [≡M–OH0

тв][H+][A–]/[≡M–OH+
2···A–

тв];   (23) 

M1
+ + ≡M–OH0

тв = ≡M–O–···M+
1,тв + H+,  

                          K4 = K4
0exp[(φ0 – φ1)F/RT] = [≡M–O–···M–

1,тв][H+]/([≡M–OHтв][M1
+]),  (24) 

где [≡M–OH0
тв] – концентрация незанятых адсорбционных центров поверхности  

(моль/см2, Кл/см2); [≡M–OH+
2,тв], [≡M–OH+

2···A–
тв], [≡M–O–···M–

1,тв] – поверхностные 
концентрации адсорбированных частиц; φ0 и φ1 – значения потенциалов в различных 
плоскостях ионной части ДЭС. 

При образовании ДЭС на поверхности оксида возникает заряд и скачок потен-
циала между поверхностью оксида и объемом раствора (φ0). Предполагается, что в 
растворах, не содержащих специфически адсорбирующихся ионов, при q = 0 [рН = 
рН0 (ТНЗ)] φ0 = 0. 

Потенциал φ0 на границе оксид/электролит определяется тремя скачками по-
тенциала: первый скачок – между поверхностью оксида и внутренней плоскостью 
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слоя Гельмгольца IHP (плоскостью х = х1, проходящей через электрические центры 
дегидратированных ионов) – (φ0 – φ1). Общий заряд в этой плоскости равен q1. Вто-
рой скачок потенциала между внутренней (IHP) и внешней плоскостью (ОHP), поло-
жение которой определяется минимальным расстоянием электрических центров гид-
ратированных ионов от поверхности оксида (на расстоянии х = х2), суть (φ1 – φ2). 
Здесь φ2 – средний потенциал плоскости ОHP, измеренный относительно потенциала 
раствора. И, наконец, третий скачок потенциала – между внешней плоскостью (ОHP) 
и объемом раствора – φ2. В первом приближении принимается, что φ2 = ζ, где ζ – 
электрокинетический потенциал. Предполагается, что интегральные емкости кон-
денсаторов между плоскостями х = 0 и х1 (суть С01) и между х1 и х2 (суть С12) не зави-
сят от потенциала. Тогда  

(φ0 – φ1) = q/С01, 

                                                       (φ1 – φ2) = q2/С12 = (q + q1)/С12.                                              (25) 

Величина заряда q компенсируется противоионами, образующими заряд q1 на 
внутренней плоскости слоя Гельмгольца, а также суммарным зарядом диффузного 
слоя q2: q + q1 + q2 = 0 и φ0 = (φ0 – φ1) + (φ1 – φ2) + φ2 = q/С01 – q2/С12 + φ2.   

Тогда в соответствии с уравнениями (21)–(24) справедливо следующее: 

q = F([≡MOH2
+···A–

тв] + ([≡MOH+
2,тв] – [≡MO–···M+

1,тв] – [≡MO–
тв]), 

q1 = F([≡MO–
тв] – [≡MOH+

2,тв]), 

q2 = F([≡MO–···M+
1,тв] – [≡MOH2

+···A–
тв]). 

Суммарная концентрация адсорбционных центров при этом составляет 

NS = NA([≡M–OH+
2···A–

тв] + [≡M–OH+
2,тв] + [≡M–O–···M–

1,тв] + [≡MO–
тв] + [≡MOH0,тв]), 

где NA – число Авогадро (6,023·1023 моль–1). 
Величина NS может быть оценена из геометрических размеров элементарной 

ячейки оксидов, а также методами потенциометрического титрования или адсорбции 
ионов. 

Концентрация адсорбированных ионов (сi) на любом расстоянии от поверхно-
сти оксида зависит от величины потенциала в этой точке φi и определяется уравне-
нием Больцмана 

ci = c0,iexp(–zFφ0i/RT),  

где с0,i – концентрация иона в объеме раствора. С помощью этого уравнения и урав-
нений, определяющих NS, K1

0–K4
0, C01 и C12, можно рассчитать концентрации различ-

ных адсорбированных частиц на поверхности оксидов в зависимости от рН раствора.  

1.7.3. Модель кислотно-основных равновесий для описания процессов  
растворения оксидов металлов в минеральных кислотах  

Сущность модели [23] заключается в следующем. В кислых растворах на по-
верхности оксидов в основном находятся частицы ≡M–OH+

2,тв и ≡M–OH+
2···A–

тв, кото-
рые можно рассматривать как промежуточные соединения процесса растворения. 
Предполагается, что токи обмена для равновесий (21)–(24) существенно больше  
скорости растворения оксида и, таким образом, концентрации [≡M–OH+

2,тв] и  
[≡M–OH+

2···A–
тв] являются квазиравновесными. 

Процесс растворения можно представить схемой 
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k1                          k2           
≡M–OH0

тв + H+ + А– ⇄ ≡M–OH+
2···A–

тв → продукты растворения. 
k–1                                                      

θ0                                   θ1                                                                                 

Лимитирующей стадией в этом процессе является переход промежуточного 
комплекса с поверхности твердой фазы в раствор со скоростью  

Ri = k2θ1,  

где θ1 и θ0 – степень покрытия поверхности оксида комплексами типа ≡M–OH+
2···A–

тв 
и ≡M–OHтв соответственно. 

В квазистационарном приближении 

                                                        dθ0/dt = –k1[H+][A–]θ0 + k–1θ1 ≈ 0,    (26) 

                                                     dθ1/dt = k1[H+][A–]θ0 – (k–1 + k2)θ1 ≈ 0,   (27) 

                                                                          θ = θ0 + θ1.  (28) 

Путем совместного решения трех последних уравнений были рассчитаны θ1 и 
Ri. Окончательные выражения для θ1 и Ri имеют следующий вид: 

θ1 = θ0[H+][A–]k1/(k–1 + k2) = θ[H+][A–]/([H+][A–] + Ka), 

где Kа = (k–1 + k2)/k1, и  

Ri = Rmax[H+][A–]/([H+][A–] + Ka),  

где Rmax = k2θ. Для анализа экспериментальных данных лучше использовать преобра-
зованное уравнение: 

1/Ri = 1/Rmax + Ka/(Rmax[H+][A–]).  (29) 

Это уравнение является аналогом эмпирического уравнения 1/Ri = 1/a +  
b/(a[H+][A–]), что позволяет определить физический смысл постоянных a и b. Коэф-
фициент a соответствует максимальной скорости растворения оксида (Rmax), а коэф-
фициент b – константе Kа. 
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The existing concept of oxide/electrolyte solution interface is presented. The following 
specific features of these interfaces are discussed: hydroxylation of oxide surface; 
forming of charge and potential; transfer of charge and charged fragments of crystal 
lattice through interface. Some aspects of oxide dissolution in mineral acids are also 
considered. 
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ГЛАВА 2. Редокс-системы с участием озона и их использование  
для растворения диоксидов ТУЭ 

Приведены результаты систематического исследования окислительного растворения 
диоксида плутония в азотной кислоте в присутствии Ce(IV), реокисляемого озоном. Ис-
следовано поведение озона в растворах азотной кислоты. Показано, что озон распреде-
ляется между газовой фазой и раствором азотной кислоты (0,1–11 моль/л) в соответст-
вии с законом Генри. Константы Генри определены в широком диапазоне концентраций 
кислоты и температуры. Исследована кинетика распада озона в водных растворах азот-
ной кислоты, определен порядок распада, равный 3/2. Изучена кинетика взаимодействия 
потенциальных катализаторов редокс-растворения диоксидов актиноидов с озоном и 
кинетика взаимодействия окисленной формы катализатора с диоксидом плутония разной 
температуры прокаливания и разного изотопного состава. Проведен поиск анионов-
катализаторов редокс-растворения. Показано, что анионы кислот IV–VII групп периоди-
ческой системы Д. И. Менделеева с рKа, равными или превышающими 1,2, увеличивают 
скорость растворения на один-два порядка величины. На базе проведенных исследова-
ний метод оптимизирован и внедрен в технологию наработки плутония-238 биомеди-
цинского назначения. 

В 1967 г. группой сотрудников Радиевого института был предложен метод бес-
фторидного окислительного растворения диоксидов ТУЭ с озоном [1]. Метод заклю-
чался в обработке диоксида азотной кислотой (оптимально 4 моль/л), содержащей 
0,01–0,02 моль/л иона металла переменной валентности с высоким редокс-
потенциалом [Mn(II), Co(II), Ag(I), Ce(III)], при барботировании через раствор озон-
кислородной смеси. 

Предлагаемый процесс характеризуется двумя гетерогенными стадиями:  
1) массопереносом озона из газовой фазы в раствор с окислением катиона-
катализатора и 2) последующим взаимодействием окисленной формы катализатора 
[Mn(III), Co(III), Ag(II), Ce(IV)] с диоксидом ТУЭ. 

Для оптимизации процессов с озоном необходимо всестороннее исследование 
поведения озона в водных растворах и его взаимодействия с ионами металлов пере-
менной валентности [Ag(I), Mn(II), Ce(III), Co(II) и др.], катализирующими многие 
реакции с озоном в этих растворах. 

2.1. Поведение озона в растворах азотной кислоты 

В конце 1960-х гг. известные данные по распределению [2, 3] и распаду озона 
относились главным образом к нейтральным растворам [3–5] или растворам с низ-
ким содержанием кислоты или щелочи [3, 5–11]. Поведение озона в концентриро-
ванных растворах щелочей исследовалось в работах [12, 13]. Авторы большинства 
работ единодушны в том, что распад озона в этих растворах представляет собой 
сложную цепную реакцию с гидроксил- и пергидроксил-радикалами в качестве но-
сителей цепи [3, 6, 8]. В работе Горбенко-Германова и Козловой [13] обнаружены 
некоторые промежуточные продукты распада озона. Методами ЭПР-спектроскопии, 
спектроскопии в видимой и УФ области и полярографии показано, что промежуточ-
ными продуктами в процессе распада озона в концентрированных растворах щело-
чей являются озонид-ион, пергидроксил-радикал и пероксид водорода, причем взаи-
модействие О3 + ОН– → О3

– + ОН инициирует цепь [13]. В более поздних исследова-
ниях, относящихся главным образом к слабощелочным растворам, в качестве носи-
телей цепи рассматривались гидроксил-радикал, озонид-ион О3

– и анион пергидрок-
сил-радикала О2

– [14–16]. В частности, в работе [14] предполагалось, что цепь распа-
да озона при рН 11–13 инициируется реакцией О3 + ОН– → НО2

– + О2, k(OH– + O3) = 
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48 ± 12 л/(моль·с). Большинство же авторов [15] придерживалось концепции Вейса 
[6], лишь детализируя ее. В соответствии с этой концепцией первой реакцией в  
процессе разложения озона в слабощелочных растворах является взаимодействие  
О3 + ОН– → О2

– + НО2. 
Что касается кинетического закона, описывающего распад озона в слабокислых 

и слабощелочных средах, то порядок реакции распада, определенный разными авто-
рами, равен 1 [5, 8–11], 3/2 [3, 6, 7] и 2 [17]. 

В 1970-х гг. количественные данные по распределению и распаду озона в рас-
творах минеральных кислот средней и высокой концентрации отсутствовали. Ис-
ключением являлась работа Ходеевой и др. [18], в которой определена раствори-
мость озона в 72,0 и 99,8%-ной HNO3 при 18–18,7°С.  

В работах [19, 20] мы исследовали поведение озона в азотнокислых растворах 
при 0–95°С. Оказалось, что распределение озона между газовой фазой и растворами 
азотной кислоты (0,1–11 моль/л) подчиняется закону Генри (табл. 2.1); константы 
Генри определены в широком диапазоне температур, концентраций озона и HNO3. 

Изучение распада озона в 0,1–11 моль/л HNO3 показало, что реакция имеет по-
рядок 3/2; изменение температуры от 25 до 80°С не изменяет порядка реакции распа-
да (рис. 2.1). В слабокислой области ([HNO3] ≤ 1 моль/л) увеличение кислотности 

Рис. 2.1. Кинетика распада озона в 4 моль/л HNO3. а – кинетические кривые [O3] = f (τ); б – 
линейные анаморфозы кинетических кривых 2[O3]–1/2 = f (τ). Температура, °С: 1 – 40, 2 – 50, 
3 – 65, 4 – 75, 5 – 80, 6 – 80.2. 
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водного раствора резко замедляет процесс распада озона, но начиная с [HNO3] =  
2 моль/л оказывает на него незначительное влияние (табл. 2.2); логарифмическая за-
висимость lgkэф = f(lg[HNO3]) (рис. 2.2) в области концентраций азотной кислоты от 
1 до 4 моль/л представляет собой прямую с тангенсом угла наклона, близким к –0,5 
(tgα = –0,56 ± 0,03). Температурная зависи-
мость (313,2–352,2 К) констант скорости распа-
да следует уравнению Аррениуса (табл. 2.3). 
Из этой зависимости рассчитаны термодина-
мические параметры активации реакции распа-
да озона: ΔG≠ = 23,7 ± 0,1 ккал/моль, ΔH≠ = 
19,2 ± 1,0 ккал/моль. ΔS≠ = –15 кал/(моль·К). 

Нецелочисленный порядок реакции рас-
пада озона, равный 3/2, формально может быть 
выведен в предположении двух разных меха-
низмов. В соответствии с механизмом I [6] 
цепь распада инициируется взаимодействием 
молекулы озона с гидроксид-ионом с образова-
нием пергидроксил-радикала и его аниона 

О3 + ОН– → НО2 + О2
–,  

а НО2- и ОН-радикалы являются носителями 
цепи. В кислых растворах взаимодействие озо-
на с молекулой воды с образованием двух ОН-
радикалов инициирует цепь, носителями цепи 
являются ОН- и НО2-радикалы (механизм II) 
[19, 20]. 

Таблица 2.1. Распределение озона между газовой фазой и растворами азотной кислоты в 
зависимости от [HNO3]в, [O3]г и температуры  

* Среднее из 5–11 измерений.  

Таблица 2.2. Зависимость констант 
скорости распада озона от кислотно-
сти раствора. Температура 50°С 

[HNO3]в,  
моль/л 

[O3]в·104,  
моль/л 

k·103,  
л1/2·моль–1/2·с–1 

0,10 3,36 5,7 
0,50 3,59 2,4 
1,00 3,45 1,7 
2,00 3,83 1,0 
4,00 4,48 0,8 

Таблица 2.3. Зависимость константы 
скорости распада озона от температу-
ры. [HNO3]aq = 4 моль/л 

T, °C [HNO3]в, 
моль/л 

[O3]·103, 
моль/л 

α(O3) =  
[O3]г/[O3]в* T, °C [HNO3]в, 

моль/л 
[O3]·103, 
моль/л 

α(O3) =  
[O3]г/[O3]в* 

25,0 

4,0   

1,47 4,57 ± 0,07   9,9 

3,2 ± 0,02 

3,01 ± 0,03 
1,92 4,45 ± 0,05 25,0 4,23 ± 0,06 
2,48 4,55 ± 0,07 35,0 5,45 ± 0,06 
2,93 4,55 ± 0,07 50,1 7,91 ± 0,06 
3,32 4,52 ± 0,06 75,0 15,4 ± 0,7   
3,42 4,79 ± 0,12 83,5 22,3 ± 0,6   

0,01 

3,29 ± 0,04 

4,79 ± 0,12 90,2 35,6 ± 1,9   
0,10 4,52 ± 0,06 0,1-0,2 

4,0 

1,38–3,92 2,23 ± 0,10 
0,50 4,48 ± 0,04 10,2 3,4 ± 0,1 3,01 ± 0,06 
0,96 4,3 ± 0,2 20,0 2,25–3,90 3,58 ± 0,01 
2,00 4,3 ± 0,2 25,0 3,4 ± 0,1 4,52 ± 0,06 
4,00 4,52 ± 0,06 35,0 4,20 5,2 ± 0,1 
6,11 4,54 ± 0,05 50,2 3,4 ± 0,1 6,1 ± 0,2 
8,00 4,54 ± 0,05 75,1 3,4 ± 0,1 11,8 ± 0,2   

34,9 
0,50 3,20 ± 0,06 

5,75 ± 0,06 83,0 3,4 ± 0,1 15,2 ± 1,2   
50,0 8,8 ± 0,2   90,2 3,4 ± 0,1 24 ± 2   
75,0 20,0 ± 0,4           

2,0 

Т, К k·103, л1/2·моль–1/2·с–1 
313,2   0,40 
323,2   0,76 
338,2 3,1 
338,2 3,1 
348,4 8,7 
348,4 8,6 
353,2 11,8   
353,2 11.6   
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Возможно, что первая стадия этого процесса 
состоит из нескольких подстадий: быстрого об-
разования слабого комплекса молекулы воды с 
молекулой озона с последующим отрывом ато-
ма водорода от молекулы воды и далее распа-
дом НО3 
О3 + Н2О ⇄ О3···НОН → НО3 + ОН → 2ОН + О2 
О3 + Н2О → 2ОН + О2 (k1, начало цепи),                 (1) 
О3 + ОН → НО2 + О2 (k2, развитие цепи),                (2) 
О3 + НО2 → ОН + 2О2 (k3, развитие цепи),              (3) 
ОН + ОН → Н2О2 (k4),                                                (4) 
О3 + Н2О2 → НО2 + ОН + О2 (k5),                              (5) 
НО2 + ОН → Н2О + О2 (k6, обрыв цепи)                  (6) 
—————————— 
4О3 → 6О2. 

         Для оценки возможности реализации реак-
ции, инициирующей цепь в механизмах I и II, 
было рассчитано изменение свободной энергии 
этих реакций в разбавленных водных раство-
рах. Расчет проведен с использованием данных 
работ [22–27] и табл. 2.4. Расчет, выполненный 
нами в работе [28], отличается от приведенного 
ранее [19, 20] тем, что в нем использованы но-
вые данные по термодинамике и кинетике реак-

ций с участием НО3, О3
–, НО2, О2

– и ОН-радикалов (табл. 2.4). 
Изменение стандартной свободной энергии образования ОН-радикала в водном 

растворе из молекул кислорода и водорода принято равным 2–6 ккал/моль.  
При оценке этой величины были использованы данные по энтальпии и энтропии 
гидратации ОН-радикала: ΔНг(OH) = –7 ± 2,5 [23], –8 ± 2 [16], –10,5 ккал/моль [24]; 
ΔSг(ОН) = –20 ± 2 кал/(моль·К) [23], а также по изменению свободной энергии обра-
зования гидроксил-радикала из молекул кислорода и водорода в газовой фазе, равно-
му +8,18 ккал/моль [25]. Рассчитанное изменение свободной энергии гидратации 
гидроксил-радикала ΔGг(ОН) лежит в пределах от –1 до –5 ккал/моль. Согласно ра-
боте Стейна [26], ΔGг(ОН) = –6,0 ккал/моль. 

Свободную энергию образования аниона пергидроксил-радикала, необходи-
мую для оценки ΔG0 реакции О3 + ОН– ⇄ НО2 + О2

–, рассчитали из значения отрица-
тельного логарифма константы равновесия реакции НО2 + ОН– ⇄ О2

– + Н2О, равной 
4,8 [21], и ориентировочной величины ΔG0

r(HO2) ≈ 3 ккал/моль [25]. 
Расчет показал, что в кислых водных растворах реакция (II, 1) должна обеспе-

чивать более высокую концентрацию радикалов, чем реакция (I, 1). Так, для Kр(II) = 
1,4·10–19–1,8·10–25 моль/л и концентраций озона, кислорода и воды, соответственно 
равных ~5·10–4, ~10–3 и 55,6 моль/л, равновесная концентрация ОН-радикала должна 
была бы иметь порядок 2·10–9–2·10–12 моль/л, если бы реализовывалась только реак-
ция (II, 1). В случае реакции О3(в) + ОН–

(в) ⇄ НО2 + О2
– с Kр(I) = 2,2·10–13 для той же 

концентрации озона в водном растворе и [OH–]в ≈ 10–14–2·10–15 моль/л концентрация 
НО2-радикала должна была бы быть ~(0,5–1,0)·10–15 моль/л.. Если учесть, что НО2-
радикал химически менее активен, чем гидроксил-радикал (табл. 2.4), то очевидно, 

Рис. 2.2. a – зависимость скорости 
распада озона при 50°С от [HNO3] 
(логарифмические координаты); б – 
зависимость скорости распада озона 
в 4 моль/л HNO3 от температуры.  
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Таблица 2.4. Константы скорости и термодинамические параметры равновесий реакций в 
водных растворах (кислых и нейтральных) при 298 К, использованные в расчете и интерпре-
тации механизма распада озона 

Реакция Среда k, л/(моль·с) ΔН,  
ккал/моль Ссылка 

ОН + ОН → Н2О2 
Кислая и нейтральная 6,3·109 –47 [27, с. 34] 

рН 0,4–7 (5,3 ± 0,7)·109   [29, с. 102] 

ОН + НО2 → Н2О + О2 
Кислая 1,5·1010 и 7,1·109 –70 [27] 
рН 0,8–3 (1,4 ± 0,3)·1010   [29, с. 100] 

ОН + О3 → НО2 + О2   (1,1 ± 0,2)·108 –31 [21] 

ОН + Н2О2 → Н2О + НО2 
Кислая 1,2·107   [27, с. 100] 
рН 3–8,4 (4,5 ± 1,4)·107     

НО2 + НО2 → продукты 
  2,7·106   [27, с. 34], 

[29, с. 178] 
  (8,1 ± 0,5)·105   [29, с. 178] 

НО2 + О2
– → продукты   (9,5 ± 0,6)·107   [29, с. 178] 

НО2 + О3 → ОН + 2О2   <1·104 –42 [21] 
О2

– + О3 → О3
– + О2   (1,6 ± 0,2)·109   [15] 

НО2 + Н2О2 → продукты   0,20 ± 0,01   [29] 

О3 + Н2О2 → Н2О + 2О2 4 моль/л HNO3 0,5; ΔН2О2/ΔО3 ≈ 1   [35] 

НО3 → ОН + О2*   (1,1 ± 0,1)·105 с–1   [15] 

О3
– + Н+ ⇄ НО3**   ka = (5,2 ± 0,6)·1010 

kb = (3,7 ± 0,3)·104 
  

[15]   

  * Реакция первого порядка. 
** pKa(HO3) = 6,15 ± 0,05 [14]; pKa(OH) = 11,8–11,9 [30, 31]; pKa(H2O2) = 11,8 [32]. 

Таблица 2.5. Изменение стандартной свободной энергии и константы равновесия реакций, 
предположительно инициирующих цепь распада озона согласно механизмам I и II  

Реакция ΔG0
298, ккал/моль Kр 

О3(в) + ОН–
(в) ⇄ НО2 + О2

– (I, 1) 23,8 2,2·10–13 

О3(в) + Н2О(ж) ⇄ 2НО + О2 (II, 1) 25,7–33,7 1,4·10–19–1,8·10–25 моль/л 

что в кислом растворе инициирование цепи по реакции (II, 1) более вероятно, чем по 
реакции (I, 1). 

Образующиеся в результате реакции (II, 1) гидроксил-радикалы будут расходо-
ваться в быстрой реакции О3 + ОН → НО2 + О2 (k2 = 1,1·108 л/(моль·с) ]21]) [и реак-
ция (II, 1) будет сдвигаться вправо], а образующиеся НО2-радикалы, взаимодействуя 
с молекулой озона, будут вновь порождать ОН-радикалы: О3 + НО2 → ОН + 2О2  
[k < 104 л/(моль·с)]. 

Таким образом, эта стадия зарождения цепи возможна. Что касается реакции 
О3(в) + Н2О(ж) ⇄ НО3

+ + ОН–, предложенной в работе [8] в качестве первой стадии 
взаимодействия озона с водой, то ее константа, по самым грубым оценкам, очень ма-
ла (Kр = 10–59).  

Продукты реакции, инициирующей цепь, ни в механизме I [6], ни в механизме 
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II не идентифицированы. Однако известно [33, 34], что в газовой фазе взаимодейст-
вие атомарного кислорода, получающегося в результате разложения озона под дей-
ствием hν, О3 → О2 + О, с молекулами воды идет с образованием двух гидроксил-
радикалов. Кроме того, если учесть, что в щелочных растворах цепь распада озона 
инициируется взаимодействием озона с гидроксид-ионом с образованием озонид-
иона и ОН-радикала, О3 + ОН– → О3

– + ОН [13], можно ожидать, что в кислых и силь-
нокислых растворах взаимодействие озона с молекулой воды приведет к образова-
нию НО3 {для реакции О3

– + Н+ ⇄ НО3, k = 5,2·1010 л/(моль·с) [15]}, который доста-
точно быстро распадется на молекулу кислорода и гидроксил-радикал {НО3 → ОН + 
О2, k = (1,1 ± 0,1)·105 с–1 [15]}. 

Реакции, развивающие цепь в механизмах I и II, термодинамически разреше-
ны: изменение стандартной свободной энергии ΔG0

298 реакций  

О3(в) + ОН(в) ⇄ НО2(в) + О2(в), 

О3(в) + НО2(в) ⇄ ОН(в) + 2О2(в) 

cоответственно равно –32 и –34 ккал/моль. Их константы скорости 1,1·108 и  
<1·104 л/(моль·с) [21]. Таким образом, эти реакции должны обеспечить развитие цепи.  

И, наконец, реакция ОН + НО2 → Н2О + О2 должна обрывать цепь. Скорость 
этой сильно экзотермической реакции (ΔН6 = –70 ккал/моль) достаточно высока  
{k6 = 1,5·1010 л/(моль·с) [27]}. 

Для механизма I [6] в области малых концентраций гидроксид-иона  

–d[O3]/dτ = const·[O3]3/2[OH–]–1/2. 

В щелочной области  

–d[O3]/dτ = const"·[O3][OH–]. 

Согласно механизму II, в кислой области 

–d[O3]/dτ = (k1 + k5[H2O2])[O3] + (k2A + k3B)[O3]3/2, 

где A = ([H2O2]·k5/k4)1/2 и B = (k1[H2O2]–1/2 + 2k5[H2O2]1/2)/[k6(k5/k4)1/2]. 
Поскольку реакции (1) и (5) механизма II в отличие от реакций (2), (3) и (4) эн-

дотермические (ΔН1 = +34, ΔН2 = –31, ΔН3 = –42, ΔН4 = –47, ΔН5 = +19 ккал/моль), а 
константы скорости реакций (2)–(4) механизма II превышают эффективные констан-
ты скорости реакции распада озона в кислых водных растворах и константу скорости 
реакции О3 + Н2О2 → Н2О + 2О2 [kэф = 0,5 л/(моль·с)], можно ожидать, что  

k1 + k5[H2O2] << k2A + k3B.  

Следовательно,  

–d[O3]/dτ = (k2A + k3B)[O3]3/2 ≈ const·[O3]3/2. 

Полученное уравнение удовлетворительно описывает экспериментальные дан-
ные. Предложенный механизм подтвержден обнаружением пероксида водорода в озо-
нируемых растворах, содержащих акцепторы пероксида – Np(IV, VI), Pu(IV, VI, VII). 
В частности, при попытке получить Pu(VIII) окислением Pu(VII) озоном в щелочном 
растворе мы получили Pu(VI). Исследуя распад озона в крепких растворах щелочей, 
Д. С. Горбенко-Германов и И. В. Козлова [13] обнаружили в этих растворах (кроме 
озонид-иона и пергидроксил-радикала) пероксид водорода. Е. А. Шашуков с сотр. 
[36] и Б. Ф. Мясоедов с В. И. Чеповым [37] наблюдали восстановление Се(IV) озо-
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ном в азотнокислых растворах. Кроме того, при длительном озонировании растворов 
хлорной и серной кислот замечено появление фронта поглощения в области 220– 
230 нм, увеличивающегося в направлении низких длин волн и напоминающего по-
глощение пероксида водорода.  

Изучено влияние ионов переменной валентности в высших для данных сред со-
стояниях окисления [в частности Се(IV) и Pu(VI)] на распад озона. При этом оказа-
лось, что при температурах ≤75°С и концентрации иона ≤10–3 моль/л Ce(IV) практи-
чески не влияет на распад озона. Когда кон-
центрация Ce(IV) превышает 10–2 моль/л при 
той же температуре, процесс распада сущест-
венно ускоряется, однако порядок реакции 
остается прежним (3/2) (табл. 2.6, рис. 2.3). 

Ускорение распада, скорее всего, связа-
но с дополнительным потреблением озона 
церием(III), образовавшимся по реакции 

Се4+ + Н2О2 → Се3+ + Н+ + НО2. 

Здесь не рассматривается реакция  

Се4+ + НО2 → Се3+ + Н+ + О2  
(ΔН = 45,2 ккал/моль),  

поскольку константа скорости окисления це-
рия(III) пергидроксил-радикалом достаточно 
высока [2,1·105 л/(моль·с)] даже при комнат-
ной температуре [30] и существенно превы-
шает константу скорости восстановления це-
рия(IV) НО2-радикалом. 

Восстановление церия(IV) озоном в 
0,2 моль/л HNO3 продемонстрировано в ра-
боте [36]. 

При концентрации плутонил-ионов в 
растворе выше 10–4 моль/л скорость распада 
озона уменьшается. Так, при 65°С реакция 
распада озона замедляется в полтора раза в 
присутствии ~2·10–4 моль/л PuO2

2+. Двукрат-
ное замедление наблюдается при 75°С и кон-
центрации плутония(VI) около 1·10–4 моль/л. 
В обоих случаях порядок реакции сохраняет-
ся равным 3/2. 

Возможно, что замедление распада озо-
на обусловлено тем, что плутонил-ион доста-
точно быстро восстанавливается пероксидом 
водорода до Pu(IV) {для 75°С и [HNO3] = 
1 моль/л константа скорости восстановления 
равна 8,3·102 л/(моль·с) [38]}, а образующий-
ся плутоний(IV) с высокой скоростью по-
требляет ОН-радикал, выводя его из цепи 
распада озона и вновь окисляясь до плуто-
нил-иона. 

Рис. 2.3. Влияние Се(IV) на скорость 
распада озона в азотной кислоте. 
([HNO3] = 4 моль/л), 75°С. а, б – кине-
тические кривые и их линейные анамор-
фозы соответственно. 1 – [Ce(IV)] = 
2,01·10–2 моль/л, 2 – в отсутствие церия. 

Таблица 2.6. Влияние Се(IV) на ско-
рость распада озона в водном растворе 
(4 моль/л HNO3, порядок реакции 3/2) 

Темпера-
тура, °С 

[Ce(IV)]·103, 
моль/л 

kэф·103,  
л1/2/(моль1/2·с) 

75,2 –     8,62 
75,2     0,94     8,68 
75,2 10,0 11,4 
75,2 16,9 12,4 
75,2 19,9 20,9 
75,2 41,0 18,0 
80,0 – 11,6 
80,2 – 11,8 
80,1     0,94 13,8 
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2.2. Окисление катионов переменной валентности озоном  

Реакции Mn+ + O3 [где Mn+ = Np(IV), Pu(IV)] не осложнены побочными процес-
сами, и концентрация озона связана с концентрацией окисляемого иона соотношени-
ем [O3] = const + [Mn+]. В системе с Ru(IV) на 1 моль рутения(IV) расходуется 2 моля 
озона (рис.2.4, 2.5) [20, 39].  

В реакции окисления Се(III) озоном на одну молекулу озона расходуется более 
двух ионов Се(III) [40]. В этих системах концентрация озона связана с концентраци-
ей Се(III) уравнением [O3]τ = a + b[Ce(III)]τ, причем b принимает значения от 2,2 до 
4,0 в зависимости от условий опыта [40]. Таким образом, взаимодействие Ce(III) с 
озоном, по-видимому, не исчерпывается реакцией 

2Ce(III) + 2Н+ + О3 → 2Се(IV) + H2O + O2. 

Одновременно реализуется реакция 

4Ce(III) + 4Н+ + О3 → 4Се(IV) + 2H2O + 1/2O2. 

При изучении взаимодействия ионов металлов переменной валентности [Ag(I), 
Ru(IV), Ce(III), Np(IV)] с озоном [20, 39, 40] было показано, что в области концен-
траций озона (0,1–10)·10–4 моль/л при 0–30°С эти реакции бимолекулярны, их ско-
рость прямо пропорциональна концентрации реагирующих компонентов (Mn+ и O3) в 
первой степени (рис. 2.6)  

Рис. 2.4. Зависимость текущей концентрации 
озона в растворе от концентрации Ru(IV). 
[HNO3] = 1 моль/л; 8,9–9,1°С. Концентрация 
озона и Ru(IV) в момент первой записи 
(моль/л) соответственно: 1 – 6,31·10–4, 
2,39·10–4; 2 – 1,10·10–3, 5,46·10–4; 3 – 1,09·10–3, 
5,30·10–4; 4 – 1,02·10–3, 5,59·10–4; 5 – 6,69·10–4, 
4,1·10–4. 

Рис. 2.5. [O3]τ = f [M(IV)]τ. 1, 2, 2' – система 
Np(IV) + O3 (1 моль/л HNO3 + 1 моль/л 
NaNO3, 0,1°C). Исходные концентрации  
Np(IV) и О3 в водном растворе (моль/л) 
соответственно: 1 – 2,49·10–4, 5,72·10–4; 2 – 
2,77·10–4, 4,97·10–4; 2' – 2,76·10–4, 5,12·10–4. 
3, 3' – система Pu(IV) + O3 (4 моль/л HNO3, 
50°C). Исходные концентрации Pu(IV) и О3 
в водном растворе (моль/л) соответствен-
но: 3 – 2,83·10–4, 3,70·10–4; 3' – 3,0·10–4, 
4,17·10–4.  
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–d[Mn+]/dτ = kэф[Mn+][O3][H+]m  

и мало зависит от кислотности водного раствора. Так, в области [HNO3] = 0,2–
1,0 моль/л скорость окисления Ce(III) озоном практически не зависит от концентра-
ции азотной кислоты, при [HNO3] = 2–10 моль/л m = 0,5 [40], 1,0 [36]. 

При [HNO3] = 0,4–1,0 моль/л скорость окисления Ru(IV) озоном также не зави-
сит от кислотности раствора [39]. Для Np(IV) порядок реакции окисления озоном по 
[Н+] равен –0,75 ± 0,20, ([HNO3] = 1–4 моль/л), а для Pu(IV) – –0,51 ± 0,34 ([HNO3] = 
2–4 моль/л) (табл. 2.7, 2.8); в двух последних системах ионная среда HNO3 +  
NaNO3 = 2–4 моль/л. 

Все эти ионы, за исключением Pu(IV), окисляются озоном с достаточной скоро-
стью при комнатной и более низких температурах. Реакция окисления Pu(IV) в тех 
же условиях практически заморожена (табл. 2.7 и 2.8). Кроме того, область, в кото-
рой реализуется бимолекулярная реакция Pu(IV) + О3, существенно ýже ([Pu(IV)] = 
2·10–5–2·10–4 моль/л, температура 65–90°С). Когда концентрация Pu(IV) превышает 
2·10–4 моль/л, порядок реакции по плутонию изменяется от единицы до нуля, а соот-
ветственно общий порядок – от двух до единицы. 

При температуре 65–90°С и [Pu(IV)] ≥ 3·10–4 моль/л скорость окисления Pu(IV) 
прямо пропорциональна концентрации озона в первой степени и не зависит от кон-
центрации плутония в данный момент времени 

d[Pu(IV)]/dτ = –k'эф[O3]  

(табл. 2.9, рис. 2.7). Как было показано ранее [41], при [Pu(IV)] ≥ 3·10–4 моль/л псев-
допервый порядок окисления Pu(IV) озоном, по-видимому, обусловлен преобладани-
ем скорости взаимодействия Pu(IV) с 
ОН-радикалом над скоростью реакции 
Pu(IV) с О3. При этом эффективная 
константа скорости окисления плуто-
ния(IV) является, по-существу, кон-
стантой скорости элементарного акта 
взаимодействия озона и воды  

О3 + Н2О → 2ОН + О2. 

В отличие от общепринятого мне-
ния следует констатировать, что озон 
оставляет следы в растворе. При дли-
тельном озонировании в растворе нака-
пливается пероксид водорода, а в при-
сутствии катионов, способных им бы-
стро восстанавливаться, в определен-
ных условиях может наблюдаться не 
только окисление Mn+, но и восстанов-
ление Mn+1 [28, 36]. 

Последний процесс – восстанов-
ление ионов металлов в высшей окис-
ленной форме пероксидом – характе-
рен, по-видимому, не только для церия, 
нептуния и плутония, но и для ряда 
других элементов, образующих ком-
плексы с Н2О2. С этим процессом свя-

Рис. 2.6. Окисление Np(IV) озоном 
(бимолекулярная реакция). Начальные кон-
центрации Np(IV) и О3 (моль/л, ·104 ), среда и 
температура соответственно: 1 – 1,42, 2.54, 
4 моль/л HNO3, 25°С; 2 – 2,76, 5,12, 1 моль/л 
HNO3 + 1 моль/л NaNO3, 0,1°С; 3 – 2,30, 2,91, 
4 моль/л HNO3, 20°С; 4 – 2,48, 2,69, 1 моль/л 
HNO3 + 1 моль/л NaNO3, 15°С; 5 – 2,92, 1,60, 
1 моль/л HNO3 + 1 моль/л NaNO3, 0,1°С. 
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Таблица 2.7. Эффективные константы скорости бимолекулярной реакции Np(IV) c O3 в растворе 
HNO3 + NaNO3 (I = 4,0 и 2,0)  

T, °C [HNO3], моль/л [Np(IV)]0·104, моль/л [O3]0·104, моль/л kэф, л/(моль·с)* 
I = 4,0 

  0,1 4,0 1,79   6,20 0,48 
0,1–0,2 4,0 3,29   9,94 0,59 

  0,1 4,0 2,56   4,90 0,54 
0–0,1 4,0 3,19   9,96 0,44 

0,2–0,3 3,0 3,46   7,58 0,52 
  3,0 3,0 0,125 9,38 0,78 
15,0 3,0 2,46   3,53 3,1   
15,0 3,0 2,25   3,92 2,2   
20,0 3,0 3,02   3,08 4,7   
20,0 3,0 0,286 1,23 5,0   
20,0 3,0 2,30   2,91 5,0   
24,9 3,0 1,60   1,95 6,1   
25,0 3,0 1,63   2,55 4,6   
25,0 3,0 1,42   2,54 5,8   
30,0 3,0 1,25   2,20 7,5   
30,0 3,0 1,50   2,10 8,2   

I = 2,0 
  0,1 1,0 2,77   4,97 0,96 
  0,1 1,0 2,76   5,12 1,54 
  0,1 1,0 2,92   1,60 1,32 
  0,1 1,0 2,43   5,25 1,27 
  0,1 1,4 2,49   5,72 0,90 
  0,1 1,4 2,53   6,05 0,98 
  0,1 1,6 2,72   6,55 1,09 
  0,1 1,6 2,99   5,79 0,99 
  0,1 2,0 3,71   6,41 0,81 
  0,1 2,0 2,03   6,15 0,70 

* Наклон прямой lgkэф = a + blg[HNO3] равен –0,75 ± 0,20.  

Рис. 2.7. Окисление Pu(IV) озоном (реакция 
псевдопервого порядка). Исходные концентра-
ции Pu(IV) и озона (моль/л, ·104) и температура, 
°С, соответственно: 1 – 4,70, 1,03, 75; 2 – 3,87, 
2,48, 65; 3 – 3,73, 1,46, 80; 4 – 4,44, 9,01, 89,9.  

зано и наблюдаемое ускорение распада 
озона в присутствии Се(IV) [28]. 

Еще одна особенность окисления 
катионов озоном состоит в том, что в 
случае катионов с одноэлектронным 
переходом Mn+ →  Mn+1 + e– скорость 
этих реакций сравнительно невысока 
[при 25°С для Ag(I), Mn(II), Ce(III),  
Ru(IV), Np(IV) в растворах азотной  
кислоты kэф изменяется от 0,33 до  
32 л/(моль·с)]. Для Рu(IV) константа 
скорости бимолекулярной реакции на 
несколько порядков величины ниже  
[kэф = 3,5·10–3 л/(моль·с)]. 

Там же, где для катионов одно-
электронный переход затруднен, а двух-
электронный переход возможен [42], 
окисление идет с высокой скоростью. 
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Таблица 2.8. Константы скорости бимолекулярной реакции Pu(IV) с О3 в растворе [HNO3] + 
[NaNO3] = 4,0 моль/л  
Т, °С [HNO3], моль/л [Pu(IV)]0·104, моль/л [O3]0·104, моль/л kэф, л/(моль·с) 
65,0 4,0 1,43 4,03 0,26 
65,0 4,0 1,81 2,68 0,21 
70,0 4,0 2,05 2,28 0,34 
70,1 4,0 1,49 2,31 0,42 
75,1 4,0 2,06 2,92 0,58 
74,9 4,0 2,00 2,46 0,48 
74,9 4,0 1,40 1,98 0,53 
80,0 4,0 1,44 1,73 1,1   
79,8 4,0 1,97 2,00 1,1   
85,0 4,0 1,71 1,50 2,0   
85,0 4,0 2,00 1,70 1,7   
85,0 4,0 2,01 1,48 1,6   
75,0 3,5 1,43 1,95   0,79* 
75,0 3,5 1,53 1,98   0,84* 
75,0 3,0 1,38 1,81 1,1* 
75,0 3,0 1,60 1,68   0,98* 
75,0 2,5 1,72 1,58 1,2* 
75,0 2,5 1,51 1,65 1,2* 
75,0 2,0 1,48 1,46 1,5* 
75,0 2,0 1,53 1,36 1,6* 

* Наклон прямой lgk' = a + blg[HNO3] равен –0,51 ± 0,34.  

Таблица 2.9. Константы скорости реакции псевдопервого порядка Pu(IV) + O3 в растворе 
HNO3 + NaNO3 (I = 4,0)  

T, °C [HNO3], моль/л [O3]0·104, моль/л [Pu(IV)]0·104, моль/л kэф, c–1 
65,0 4,0 2,48   3,87   2,6 
74,9 4,0 0,734 3,54   6,9 
75,0 4,0 1,03   4,70   7,5 
74,9 4,0 1,01   6,56   8,2 
75,1 4,0 1,45   4,41   6,1 
75,0 4,0 1,61   4,63   6,1 
74,9 4,0 2,04   4,83   6,1 
75,1 4,0 2,00   4,44   6,4 
80,1 4,0 1,46   3,73 11,4 
80,1 4,0 1,47   4,05 12,4 
90,0 4,0 0,867 4,73 45,0 
89,9 4,0 0,901 2,98 33,0 
89,9 4,0 0,766 4,88 42,0 

75,0 

3,0 1,84   4,38     7,9* 
3,0 1,86   6,50   9,5 
2,0 1,48   5,34 12    
2,0 1,45   4,70 11    
1,0 1,18   4,73 18    
1,0 1,19   5,12 19    

* Наклон прямой lgkэф = a + blg[HNO3] равен –0,75 ± 0,06.  

ГЛАВА 2. Редокс-системы с участием озона 37    



Так, период полуокисления Tl(I) до Tl(III) составляет существенно менее 1 с. Други-
ми словами, константа реакции псевдопервого порядка k'эф, равная kэф[O3], превыша-
ет ln2/τ1/2 = 0,693 или для [O3] = 2·10–4 моль/л kэф ≥ 3,5·103 л/(моль·с). 

С высокой скоростью происходит окисление озоном Np(V) до Np(VI). 
Термодинамические параметры активации исследуемых реакций, рассчитан-

ные из температурных зависимостей констант скоростей Mn+ + O3, представлены в 
табл. 2.10. 

Таблица 2.10. Термодинамические параметры активации бимолекулярных реакций 
Mn+ + O3, [HNO3] = 4 моль/л, температура 25°С  

Реакция kэф,  
л/(моль·с) 

ΔН≠
298, 

ккал/моль 
ΔS≠

298,  
кал/(К·моль) 

Интервал 
температур Ссылка 

Ag(I) + O3 0,33 11,7 ± 0,7 –22 278–293 [20] 
Mn(II) + O3* 32 15,8 ± 1,5   +1 293–313 [43] 
Fe(II) + O3** 1,75·105       [44] 
Co(II) + O3*** 1·102 9,0 –19 290–304 [44] 
Ce(III) + O3 0,33 11,1 ± 1,1 –23 283–303 [36, 40] 
Ru(IV) + O3**** 1,3 13,1 ± 1,0 –14 278–298 [39, 35] 
Tl(I) + O3 >3·103       Наша работа 
Np(IV) + O3 5,8 14,3 ± 0,8   –7 273–303 [41] 
Pu(IV) + O3 3,5·10–3 23,8 ± 1,8 +10 323–363 [41] 

*2 моль/л HNO3; ** данные работы [44]; ***1 моль/л HClO4; ****1 моль/л HNO3. 

Соответствующие величины для Mn(II) и Co(II) заимствованы из литературы 
[43, 44]. Из табл. 2.10 следует, что для реакций Ag(I), Mn(II), Co(II), Ce(III), Ru(IV), 
Np(IV) с озоном энтальпии активации варьируют от 9 до 15,8 ккал/моль, а энтропии 
активации отрицательны, за исключением системы с Mn(II), и изменяются от –7 до  
–23 кал/(К·моль). Энтропия активации реакции Mn(II) с О3 близка к нулю. Энтальпия 
активации реакции Pu(IV) с O3 существенно превышает энтальпию активации дру-
гих исследуемых реакций (23,8 ккал/моль), а энтропия активации положительна 
[+10 кал/(К·моль)].  

2.3. Механизм окисления ионов переменной валентности озоном  

Окисление Np(IV) и Pu(IV) озоном обсуждалось в работе [41]. Были рассмотре-
ны два возможных механизма:  

1) внешнесферный перенос электрона 

Mn+ + O3 → Mn+1 + O3
–; 

2) внутрисферный перенос, включающий образование комплекса окисляемого 
иона с озоном (Mn+←OH2···O3) с последующим вытеснением молекулы воды из пер-
вой координационной сферы иона металла или отрывом атома водорода от молеку-
лы гидратной воды с образованием Mn+–OH и HO3 соответственно (схемы I и II 
внутрисферного механизма). 

Эти два внутрисферных механизма рассматриваются также применительно к 
окислению озоном Ag(I), Mn(II), Co(II), Ce(III), Ru(IV) с некоторыми вариациями в 
стадиях, не определяющих скорость процессов. 
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Схема I (внутрисферный механизм) 
k1                           k2   

Mn+←OH2 + O3 ⇄ Mn+←OH2···O3 → Mn+←O3 + H2O; 
k–1                                                

Mn+←O3 + H2O → продукты реакции 

Схема II (внутрисферный механизм) 
k1                           k'2    

 

Mn+←OH2 + O3 ⇄ Mn+←OH2···O3 → Mn+←OH + HO3; 
k–1                                                  

HO3 → OH + O2; 

Mn+1–OH– + OH → продукты реакции. 

Скорость-определяющей стадией является образование Mn+←O3 или Mn+←OH 
(схемы I и II). Обе схемы (I и II) кинетически неразличимы: –d[Mn+]/dτ =  
kэф[Mn+][O3], где kэф = k1k2/(k–1 + k2) (схема I) и kэф = k1k'2/(k–1 + k'2) (схема II). Однако в 
соответствии со схемой I в кислородсодержащие продукты реакции, в частности 
NpO2

2+ и PuO2
2+, один атом кислорода приходит из озона, второй – из воды или оба 

приходят из озона, тогда как по схеме II либо оба атома заимствуются из воды 
(подсхема IIа), либо один из них заимствуется из воды, а второй – из озона 
(подсхема IIb).  

Различие между подсхемами IIа и IIb состоит в том, что в подсхеме IIа взаи-
модействие Mn+1–OH– с гидроксил-радикалом, образовавшимся в результате распада 
НО3, происходит с отрывом атома водорода от молекулы гидратной воды централь-
ного атома, а в IIb – с замещением гидратной воды ОН-радикалом. 

И, наконец, в случае внешнесферного переноса электрона скорость-определяю-
щая стадия окисления ионов одинакового заряда и с близкими по величине радиуса-
ми должна зависеть от энергетики реакции [45, с. 11]; при этом атомы кислорода 
продуктов реакции (в частности актинил-ионов) заимствуются только из воды. 

Высказанные соображения о происхождении кислорода в кислородсодержа-
щих продуктах реакции верны лишь в том случае, если обмен кислорода между ки-
слородсодержащими продуктами окисления и водой, с одной стороны, и обмен ки-
слорода между молекулами озона и воды – с другой, происходит достаточно медлен-
но. Это справедливо для реакции обмена кислородом между плутонил-ионом и во-
дой [46, 47] и для реакции обмена между озоном и водой [48]. 

Нами было проведено ИК спектроскопическое исследование происхождения 
кислорода в нептунил- и плутонил-ионах, продуктах окисления Np(IV) и Pu(IV) озо-
ном в 0,5–2,0 моль/л HNO3 при 25–50°С и концентрации окисляемого иона металла 
около 0,2 моль/л [49]. Вода была обогащена 18О (75,7–82,6%), озон имел нормальный 
изотопный состав кислорода. Анализ изотопного отношения кислорода в нептунил- 
и плутонил-ионах осуществляли по отношению интегральных интенсивностей по-
глощения изотопозамещенных форм [16OAn16O], [16OAn18O], [18OAn18O] актинильной 
группы натрийактинилтриацетата по методике работы [50]. Наблюдаемое число ато-
мов кислорода, пришедшее в плутонил-ион из озона, составляло 0,87 ± 0,08, 1,26 ± 
0,01 и 1,30 ± 0,01 для 0,5, 1,0 и 2,0 моль/л HNO3 соответственно. 

В то же время при окислении Pu(IV) озоном в условиях наших опытов (50°С, 
[Pu(IV)] ≈ 0,2 моль/л) примерно один из плутонил-ионов должен был бы возникнуть 
в результате реакции с озоном, второй – в результате реакции диспропорционирова-
ния. В этом втором плутонил-ионе атомы кислорода должны происходить из воды. 
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После учета вклада реакции диспропорционирования Pu(IV) в происхождение атомов 
кислорода плутонил-ионов в иссследуемых условиях число атомов кислорода, заимст-
вованных из озона, в реакции окисления Pu(IV) озоном оказалось близким к двум. 

Ранее было показано, что при окислении Pu(III) озоном ([Pu(III)] = 0,1–
0,2 моль/л, 25°С) один атом кислорода плутонила приходит из озона, второй – из во-
ды [46].  

В случае окисления Np(IV) озоном мы не смогли получить убедительные дан-
ные по происхождению атомов кислорода нептунил-иона. Скорее всего, это связано 
с тем, что в отличие от плутонил-иона нептунил-ион в равноценных с плутонил-
ионом условиях обменивает свои атомы кислорода с водой с высокой скоростью. 
Так, период полуобмена атомов кислорода PuО2

2+ с молекулой воды в 1 моль/л HClO4 
в присутствии окислителя равен 4,55·104 и 4,39·103 ч при 23 и 83°С соответственно, 
тогда как период полуобмена атомов кислорода нептунил-иона с водой в тех же ус-
ловиях не превышает 17 мин [46, 47]. Тем не менее, атомы кислорода нептунил-
иона, полученного окислением Np(IV) озоном, содержали несколько больше 16О, чем 
раствор на тяжелокислородной воде, в котором это окисление происходило. 

Кроме того, попытка Л. Г. Маширова (Радиевый институт) получить америцил-
ион, который имел бы изотопное отношение кислорода такое же, как и в растворите-
ле на тяжелокислородной воде, путем окисления Am(III) озоном не удалась. Полу-
чившийся в результате окисления озоном америцил-ион имел нормальное изотопное 
отношение кислорода, как и озон. Другими словами, при окислении Am(III) озоном 
оба атома кислорода америцил-иона пришли из озона. 

С другой стороны, если скорость-определяющей стадией внутрисферного про-
цесса окисления Mn+ озоном является образование комплекса Mn+←О3, то эффектив-
ная константа скорости окисления озоном не должна превышать константу скорости 
обмена гидратной воды первой координационной сферы окисляемого иона. 

Таким образом, внутрисферное окисление Pu(IV) озоном в бимолекулярной 
реакции осуществляется, скорее всего, по схеме I, и, если это так, подвижность мо-
лекул воды первой координационной сферы Pu(IV), по-видимому, очень мала. 

Константы скорости обмена гидратной воды ионов Mn(II), Co(II), Ce(III) [51, 
52] достаточно велики (3,1·107, 1,1·106, ~1·108 с–1) и не могут контролировать ско-
рость процессов окисления Mn+ озоном (табл. 2.10). Для Ag(I), Ru(IV), Np(IV) и  
Pu(IV) cкорости обмена гидратной воды неизвестны. 

В соответствии с работами школы А. А. Гринберга [43] в том случае, когда 
окисление Mn(II) озоном осуществляется в азотнокислых растворах с [Mn(II)] =  
2·10–2 моль/л, один из атомов кислорода MnО2 заимствуется из озона, второй – из 
воды. Увеличение концентрации Mn(II) до 2·10–1 моль/л и выше приводит к тому, 
что оба атома кислорода в MnО2 приходят из воды. В первом случае, видимо, реали-
зуется схема I или IIb, а во втором – MnО2 образуется в результате диспропорциони-
рования Mn(III). В работе [53] наблюдали перенос атома кислорода из озона в кисло-
родсодержащие продукты окисления Mn(II) (0,3 моль/л) и Tl(I) озоном в слабокис-
лых водных растворах (0,1 моль/л HClO4) или в системе Tl–ацетатный буферный 
раствор (рН 5). Число атомов кислорода, пришедших в продукты реакции MnО2 и 
Tl2О3 из озона, превышало единицу на каждый окисленный ион Mn(II) или Tl(I). 

Согласно работе [54], при окислении озоном Ag(I) и Mn(II) в конечные продук-
ты (AgО и MnО2) входят атомы кислорода из воды, а не из озона. Это, скорее всего, 
связано с проведением окисления в условиях диспропорционирования Ag(II) и  
Mn(III). 

На основании всей совокупности данных можно предположить, что окисление 
Ag(I), Co(II), Ce(III), Ru(IV), Tl(I) и Np(IV) происходит по схеме I или IIb. 
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Выбор катиона-катализатора  
При выборе катиона-катализатора окислительного растворения диоксидов следу-

ет учитывать еще два фактора: устойчивость высшей окисленной формы катализатора 
в водных растворах и скорость взаимодействия этой формы катализатора с растворяе-
мым диоксидом. В этой связи сразу же следует отказаться от Ru(IV) и Tl(I), несмотря 
на их высокую скорость окисления озоном. Недостатком рутения является сравнитель-
ная легкость окисления Ru(IV) до летучего RuО4, что может вызвать значительные по-
тери катализатора. Что касается таллия, то, как показали наши исследования, Tl(III) 
взаимодействует, в частности с диоксидом плутония, достаточно медленно. 

Двухвалентное серебро термодинамически нестойко в водных растворах; оно 
окисляет воду до кислорода, восстанавливаясь до Ag(I). В табл. 2.11 представлены 
относительные концентрации Ag(II) и Ag(I) в растворе HNO3 (4 моль/л), через кото-
рый барботируют озон [20]. Поэтому целесообразность использования серебра в ка-
честве катализатора окислительного растворения диоксидов актиноидов с озоном 
будет зависеть от соотношения скоростей генерирования Ag(II), его восстановления 
в водном растворе до Ag(I) водой и другими примесными восстановителями (в част-
ности, продуктами радиолиза воды), а также скорости взаимодействия Ag(II) с AnO2 
в конкретных условиях эксперимента. Со(III) и Ce(IV) также окисляют воду до ки-
слорода. Однако скорости этих процессов в азотнокислых растворах должны быть 
невелики [55, 56]. 

Таблица 2.11. Отношение [Ag(II)] к [Ag(I)] в 4 моль/л HNO3, насыщенной озоном. ∑[Ag] = 
5,0·10–3 моль/л  

Температура, °С [O3]в·104 , моль/л [Ag(II)]/[Ag(I)] 
16 5,06 ± 0,18 0,63 ± 0,02 
25 2,08 ± 0,15 0,30 ± 0,01 
35 1,52 ± 0,07 0,157 ± 0,006 
50 0,325 ± 0,019 0,072 ± 0,002 

Mn(III) является промежуточной формой окисления Mn(II) озоном до MnО2 
или MnО4

– в азотнокислых средах [43]. В хлорнокислых растворах (4–5 моль/л 
HClO4) Mn(III) в присутствии избытка Mn(II) сохраняется при комнатной температу-
ре в течение нескольких дней; однако при уменьшении кислотности (<3 моль/л 
HClO4) наблюдается диспропорционирование Mn(III) с образованием MnО2 [57, 58]. 
Скорость диспропорционирования резко увеличивается с повышением температуры. 
Возможность выпадения MnО2 в осадок делает использование Mn(II) в качестве ка-
тализатора окислительного растворения диоксидов актиноидов проблематичным. 

На основании высказанных соображений Co(II), Ag(I) и Ce(III) были выбраны в 
качестве возможных катализаторов окислительного растворения AnO2 [20, 59]. 

2.4. Взаимодействие окисленной формы катализатора с диоксидом актиноида. 
Системы с диоксидом плутония  

2.4.1. Взаимодействие слабопрокаленного диоксида плутония с церием(IV)  
в растворах азотной кислоты 

В кинетике гетерогенных реакций одновременно проявляются как диффузион-
ные, так и химические (межфазовые) процессы. Диффузионные процессы зависят, в 
частности, от скорости и направления перемешивания. Скорость же межфазового 
химического процесса постоянна при различных скоростях движения растворителя и 
постоянстве размера поверхности раздела фаз. 
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Для изучения собственно химической реакции на границе раздела фаз были 
созданы условия, при которых транспорт реагента из объема раствора к поверхности 
раздела твердое тело/раствор был достаточно быстрым и существенно превышал 
скорость химической реакции на границе раздела фаз. В нашем случае изменение 
интенсивности пульсационного перемешивания примерно в 10 раз при скоростях 
истечения жидкости из сопла пульсационной головки 30–70 см/с не влияло на ско-
рость взаимодействия PuO2 + Ce(IV) при прочих равных условиях. Таким образом, 
транспорт церия(IV) к границе раздела фаз не являлся в рассматриваемых условиях 
скорость-определяющим. В дальнейшем опыты проводили при скоростях истечения 
жидкости из сопла пульсационной головки 65–70 см/с и постоянстве отношения пло-
щади поверхности твердой фазы к объему раствора. 

В опытах не контролировали размер зерен порошка PuO2 (порошок не рассеива-
ли на фракции с определенным размером зерен), однако косвенно было показано, что 
видимый размер частиц PuO2 не влияет на скорость его растворения. Так, при много-
кратной замене растворителя его свежими порциями в случае одной и той же навески 
PuO2 наблюдалось постоянство константы скорости растворения (табл. 2.12).  

Таблица 2.12. Влияние кратности обработки PuO2 свежими порциями растворителя на кон-
станту скорости растворения диоксида. 4 моль/л HNO3, T = 50°C  

Кратность 
обработки 

Масса PuO2, 
мг 

Объем растворителя, 
см3 

[Ce(IV)]0·103, 
моль/л kэф·103, л/моль·с 

1 33,2 14,9 4,18 3,68 
2 27,3 14,1 4,24 3,66 
3 25,1 15,0 4,60 3,66 
4 21,9 15,0 4,38 3,78 

Изучение стехиометрии реакции PuO2 + Ce(IV) показало, что при 40–50°С теку-
щая концентрация Ce(IV) в растворе связана с {PuO2} (здесь и далее {PuO2} – количест-
во PuO2 на единицу объема растворителя) соотношением [Ce(IV)] = const + 2{PuO2}, 
или [Ce(IV)] = const' – 2[PuO2

2+] [60]. Другими словами, в реакции окисления диоксида 
плутония на 1 моль PuO2 расходуется 2 моля ионов Ce(IV). Таким образом, при 40–50°С 
ни Ce(IV), ни PuO2 не участвуют в побочных реакциях. Однако уже при температурах 
≥60°С тангенс угла наклона прямой [Ce(IV)]τ = f [Pu(VI)] колеблется от –1,76 до –1,92. 
Очень возможно, что наблюдаемый эффект обусловлен тем вкладом, который дает 
взаимодействие слабопрокаленного диоксида плутония с HNO3 при температуре ≥60°С. 

Изучение зависимости скорости реакции PuO2 + Ce(IV) от отношения массы 
диоксида плутония к объему растворителя, концентрации церия(IV), кислотности 
растворителя и температуры (табл. 2.13, 2.14) показало следующее.  

При прочих равных условиях изменение начального количества диоксида плу-
тония на единицу объема растворителя, {PuO2}0, от 1,1 до 6,5, от 0,93 до 3,4 и от 0,6 
до 1,4 г на 1 л растворителя для 40, 50 и 60°С соответственно вызывает пропорцио-
нальное изменение начальной скорости растворения диоксида плутония 

(–d{PuO2}/dτ)τ→0 = –1/2d[Ce(IV)]/dτ = d[PuO2
2+]/dτ = k"{PuO2}0. 

Изменение кислотности раствора от 4 до 1 моль/л при постоянной ионной  
силе, равной 4,0, практически не влияет на начальную скорость растворения  
(табл. 2.14). Зависимость скорости растворения диоксида от концентрации Ce(IV) 
более сложная (табл. 2.15). 

Взаимодействие церия(IV) с диоксидом плутония при постоянных температу-
ре, кислотности и отношении площади поверхности твердой фазы к объему раствора 
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Таблица 2.13. Зависимость начальной скорости реакции PuO2 + Ce(IV) от температуры и 
{PuO2}0 в системе  
[Ce(IV)]0·103, 

моль/л 
{PuO2}0·103, 

моль/л 
(–d{PuO2}/dτ)τ→0·108, 

моль/(л·с) 
1/2(–d[Ce(IV)]/dτ)·108, 

моль/(л·с) 
kэф·103,  

л/(моль·с)** 
T = 40°C 

4,57   3,99 3,22 ± 0,31 3,48 ± 0,22 1,83 
4,62   5,79 4,91*   1,84 
4,33 22,1   17,4 ± 1,7   19,7 ± 1,7   1,94 
4,48 24,1   18,3 ± 0,3   19,1 ± 5,6   1,73 

T = 50°C 
4,73   3,44 6,00 ± 0,22 5,90 ± 0,3   3,66 
4,38   5,13 9,14 ± 0,48 8,65 ± 0,40 3,96 
4,60   6,13 10,3 ± 0,2   10,4 ± 0,4   3,68 
4,36   8,23 14,4 ± 0,9   11,9 ± 0,5   3,68 
4,73   9,45 13,9 ± 0,5   16,5 ± 0,7   3,40 
4,73 10,2   16,0 ± 0,4   16,3 ± 0,2   3,35 
4,65 11,3   16,7 ± 0,8   17,4 ± 0,9   3,25 
4,65 12,6   19,2 ± 1,0   18,8 ± 1,0   3,24 

T = 60°C 
4,46   2,26 7,07 ± 1,1   6,15 ± 0,04 6,56 
4,51   2,96 10,1* 10,8* 7,81 
4,52   2,96 9,53 ± 0,28 8,25 ± 0,20 6,78 
4,46   4,24 13,2 ± 0,5   12,4 ± 0,2   6,74 
4,39   4,28 15,5 ± 0,7   13,5 ± 0,2   7,71 
4,24   5,09 16,0 ± 0,4   13,8 ± 0,7   6,90 

T = 70°C 
4,35   4,06 22,4* 20,1* 12,5     

  * Скорость определена графически, в остальных случаях рассчитана методом наименьших квадра-
тов, причем 0,991 ≤ R ≤ 0,998. 
** Константа скорости рассчитана из среднего значения скорости 1/2{(–d{PuO2}/dτ)τ→0 + 1/2 × 
(–d[Ce(IV)]/dτ)}.  

Таблица 2.14. Зависимость эффективной константы скорости реакции PuO2 + Ce(IV) от ки-
слотности раствора. Ионная среда [HNO3] + [NaNO3] = 4,0 моль/л; T = 60°C, {PuO2}0 = (2,3–
5,3)·10–3 моль/л; [Ce(IV)]0 = (4,24–4,52)·10–3 моль/л  

[HNO3], моль/л kэф·103,  
л/(моль·с) [HNO3], моль/л kэф·103,  

л/(моль·с) [HNO3], моль/л kэф·103,  
л/(моль·с) 

4,0 6,74 3,5 7,24 2,0 6,64 
4,0 6,78 3,5 8,79 2,0 7,78 
4,0 6,56 3,0 6,36 1,0 7,32 
4,0 6,90 3,0 7,25 1,0 9,16 
4,0 7,71 2,5 5,94     
4,0 7,81 2,5 8,33     

характеризуется достаточно широкой областью стационарности (рис. 2.8), где ско-
рость растворения практически не зависит от концентрации церия(IV) в данный мо-
мент времени. При этом [Ce(IV)] может уменьшиться на 40–50% по сравнению с ис-
ходной концентрацией Ce(IV). 

С другой стороны, существенное изменение исходной концентрации церия(IV) 
до 1·10–2 моль/л влечет за собой пропорциональное изменение начальной скорости 
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Рис. 2.8. Кинетика реакции PuO2 + Ce(IV) в 4 моль/л HNO3. T, °C: 1 – 40, 2 – 50, 3 – 60, 4 – 
70; [Ce(IV)]0·103, моль/л: 1 – 4,57, 2 – 4,73, 3 – 4,46, 4 – 4,35; {PuO2}0·103, моль/л: 1 – 4,00, 2 – 
3,44, 3 – 4,26, 4 – 3,90.  
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растворения диоксида плутония (табл. 2.15). Когда концентрация церия(IV) превы-
шает 1·10–2 моль/л, наблюдается отклонение от линейности. И, наконец, начиная с 
[Ce(IV)]0 = (3,5–4,0)·10–2 моль/л, скорость процесса остается практически постоян-
ной, несмотря на увеличение исходной концентрации церия(IV). 

Присутствие Се(III) в системе в концентрациях, сравнимых с [Ce(IV)], не влия-
ет на скорость реакции PuO2 + Ce(IV). 

Таким образом, в области {PuO2}0 ≤ 1·10–2 моль на 1 л растворителя, [Ce(IV)]0 
около (0,2–1,0)·10–2 моль/л начальная скорость взаимодействия диоксида плутония с 
Ce(IV) прямо пропорциональна исходному содержанию реагирующих компонентов 
в системе 

(–d{PuO2}/dτ)τ→0 = kэф{PuO2}0[Ce(IV)]0 = k'эфS0[Ce(IV)]0. 

Температурная зависимость константы скорости реакции следует уравнению 
Аррениуса (рис. 2.9) с энергией активации 12,4 ккал/моль [61]. 

Естественно возникает вопрос, можно ли описать аналогичным уравнением 
скорость реакции PuO2 + Ce(IV) при достаточно глубокой степени превращения ве-

щества α. Для простоты рассмотрим сис-
тему, в которой концентрация Ce(IV) ос-
тается постоянной в ходе всего опыта. 
         В работе Солнцева и Толмачева [62] 
показано, что при постоянной концентра-
ции растворителя и подобном преобразо-
вании твердой частицы (частица изменяет 
линейные размеры, не изменяя своей фор-
мы) скорость процесса Rτ достаточно 
строго описывается уравнением Rτ = 
Zmτ

2/3, где m – масса растворяемого веще-
ства, а Z – постоянная, связанная с исход-
ным размером поверхности и массой рас-
творяемого вещества: Z = kS0/(3m0

2/3), т.е. в 
координатах (m0

1/3 – mτ
1/3)–τ кинетические 

Рис. 2.9. Температурная зависимость кон-
станты скорости реакции PuO2 + Ce(IV).  
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кривые должны трансформироваться в 
прямые с тангенсом угла наклона, рав-
ным Z. Уравнение справедливо не 
только для монодисперсного порошка, 
но и для полидисперсных порошков 
как при прямоугольном, так и при гаус-
совом распределении частиц по разме-
рам. В двух последних случаях степень 
превращения вещества не должна пре-
вышать 90%. Из рис. 2.10 следует, что 
кинетические кривые реакции PuO2 + 
Ce(IV) спрямляются в координатах 
({PuO2}0

1/3–{PuO2}1/3)–τ при растворе-
нии PuO2 на 70–85%. 

Уравнение –d{PuO2}/dτ = Z '{PuO2}2/3, 
где Z ' = Z[Ce(IV)]0 = const, удовлетво-
рительно описывает эксперименталь-
ные данные до степени превращения  
α = 70–80%. Однако можно показать, 
что те же кинетические кривые не  
менее удовлетворительно спрямляются 
в координатах lg({PuO2}0/{PuO2})–τ 
(рис. 2.10, а) при постоянной концен-
трации церия в растворе. Таким образом, формально скорость процесса может быть 
описана уравнением 

                                                  –d{PuO2}/dτ = kэф{PuO2}[Ce(IV)],     (7), 

интегральная форма которого при [Ce(IV)]τ = const имеет вид lg{PuO2}0/{PuO2} = 
0,434k"τ, где k" = kэф[Ce(IV)] [61]. В том случае, когда концентрация церия(IV) непо-
стоянна и изменяется в соответствии со стехиометрией реакции  

Рис. 2.10. Спрямление кинетических кривых 
реакции PuO2 + Ce(IV) в степенных (а) и полу-
логарифмических (б) координатах при  
[Ce(IV)] = const. Растворитель: 4 моль/л HNO3 + 
5·10–3 моль/л Ce(IV). Температура,°С: 1 – 50,  
2 – 60; 3 – 70. {PuO2}0·102, моль/л: 1 – 2,14, 2 – 
1,47, 3 – 2,25. Глубина превращения 70–85%. 

Таблица 2.15. Зависимость эффективной константы скорости реакции PuO2 + Ce(IV) от ис-
ходной концентрации Ce(IV) в 4 моль/л HNO3. Т = 40°С 

[Ce(IV)]0·102, моль/л {PuO2}0·103, моль/л –d{PuO2}/dτ·106/{PuO2}0, c–1 kэф·103, л/(моль·с) 

0,203 1,90     4,09 1,87 
0,453 2,41     8,26 1,83 
0,564 2,15 10,4 1.84 
0,702 1,95 13,7 1,95 
0,804 2,89 12,9 1,60 
1,04   0,90 14,8 1,42 
1,60   1,14 21,0 1,31 
2,22   2,16 26,2 1,18 
2,81   1,68 38,0 1,35 
2,94   1,31 42,7 1,45 
3,87   1,79 42,0 1,08 
3,87   2,22 36,6 0,95 
4,06   1,58 39,1 0,96 
4,85   2,70 39,2 0,80 
4,82   1,47 49,9 1,04 
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2Ce(IV) + PuO2 = 2Ce(III) + PuO2
2+,  

интегральная форма уравнения (1) усложняется 
2{PuO2}0 – [Ce(IV)]0          2{PuO2}0                                                

lg  1 + ––—–––––––––––––   = lg –—––––– + 0,434(2{PuO2}0 – [Ce(IV)]0)kэфτ.  
[Ce(IV)]                     [Ce(IV)]0                                      

Таким образом, если формально скорость процесса может быть описана урав-
нением (7), то в условиях непостоянства концентрации церия(IV) и при глубоких 
степенях превращения кинетические кривые взаимодействия PuO2 + Ce(IV) должны 
спрямляться в координатах lg(1 + A)–τ, где A = (2{PuO2}0 – [Ce(IV)]0)/[Ce(IV)]. Это и 
наблюдается (рис. 2.11). Уравнение (7) остается справедливым при описании кинети-
ки взаимодействия различных образцов диоксида плутония с церием(IV) [63]. 

Еще одна особенность взаимодействия церия(IV) с диоксидом плутония состо-
ит в том, что во всех случаях прямые [PuO2

2+] = f (τ) не проходят через начало коорди-
нат и в момент времени τ, мало отличающийся от нуля, концентрация плутонил-иона 

в растворе не равна нулю. К тому же 
и исходная концентрация церия(IV), 
определенная аналитически, не сов-
падает с [Ce(IV)]0, полученной экст-
раполяцией прямой [Ce(IV)] = f (τ) до 
τ = 0, рассчитанной методом наи-
меньших квадратов. 
          Совокупность полученных ре-
зультатов свидетельствует о том, что 
при τ → 0 скорость достаточно высо-
ка. По мере окисления поверхность 
диоксида обогащается дырками, воз-
никновение которых идет, видимо, 
быстрее переноса катионов и анионов 
кристаллической решетки в раствор 
и/или переноса дырки в объем кри-
сталла. Количество положительных 
электронных дефектов на поверхно-
сти кристалла растет до момента вы-
равнивания скоростей окисления 
PuO2 → PuO2

+ и переноса PuO2
+ в рас-

твор и/или дырки в объем кристалла. 
Устанавливается стационарное со-
стояние, характеризующееся для каж-
дой исходной концентрации Ce(IV) 
своим количеством положительных 
электронных дефектов, не перенесен-
ных в раствор и/или в объем кристал-
ла. В этом состоянии скорость обме-
на электроном между церием(IV) и 
диоксидом плутония, по самым гру-
бым оценкам, в несколько раз мень-
ше, чем это наблюдается для гидро-
ксилированной поверхности диокси-
да. Такое представление процесса 

Рис. 2.11. Кинетика взаимодействия PuO2 +  
Ce(IV) при непостоянстве [Ce(IV)]. Зависи-
мость: a – [Ce(IV)]–τ, б – lg(1 + A)–τ, где A =  
(2{PuO2}0 – [Ce(IV)]0)/[Ce(IV)]. [Ce(IV)]0·103, 
моль/л: 1 – 4,09, 2 – 4,44, 3 – 4,65; {PuO2}0·103, 
моль/л: 1 – 5,89, 2 – 4,53, 3 – 2,54; αCe(IV) = 0,85–
0,86.  
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взаимодействия церия(IV) с диоксидом плутония предполагает существование об-
ласти насыщения, когда все возможные центры поверхности будут заняты дырками. 
В области насыщения скорость растворения диоксида плутония не должна зависеть 
от исходной концентрации церия(IV). Это и наблюдается для исходных концентра-
ций церия(IV), превышающих (3,5–4.0)·10–2 моль/л (табл. 2.15). С другой стороны, 
такая модель предполагает и широкую область стационарности, в которой скорость 
взаимодействия PuO2 + Ce(IV), будучи предопределена исходной концентрацией це-
рия(IV), остается практически постоянной в пределах погрешности определения до 
глубины восстановления церия(IV) на 40–50%. 

Для процесса растворения диоксида плутония (температура прокалки ~600°С) 
в азотной кислоте с озоном при широком варьировании условий характерно следую-
щее: в области {PuO2}0 ≤ 5·10–3 моль/л скорость растворения в азотной кислоте, со-
держащей (0,1–1,0)·10–2 моль/л церия, в присутствии озона равна скорости взаимо-
действия церия(IV) с PuO2 в равноценных условиях (табл. 2.16, [60]). В этой области 
процесс растворения контролируется взаимодействием окисленной формы катализа-
тора с диоксидом плутония, и для этого процесса характерны те же особенности, что 
и для реакции PuO2 + Ce(IV) [60]. 

В упомянутых условиях процесс окислительного растворения диоксида плуто-
ния с озоном так же, как и реакция PuO2 + Ce(IV), формально может быть описан 
реакцией общего второго порядка, скорость которой пропорциональна [Ce(IV)] и 
{PuO2}. Такая возможность противоречит общепринятым представлениям о ходе ге-
терогенных процессов и должна быть предметом самостоятельного исследования. 
Тем не менее, в дальнейшем при изучении кинетики окислительного растворения 
упоминаемое формальное описание, по-видимому, целесообразно. В частности, в 
качестве параметров процесса будут использованы кажущаяся константа скорости k̄ 

  d{PuO2}     1            1 
kk̄ = – —–––––·––––––·–––––—, 

            dτ     {PuO2}0  ∑[Ce] 

рассчитанная в предположении стопроцентного окисления церия(III), и эффективная 
константа скорости kэф 

   d{PuO2}      1               1 
kэф = – –—––––·––––—–·––—–––—, 

                dτ      {PuO2}0  [Ce(IV)]  

в которой учитывается концентрация окисленной формы катализатора в системе в 
данный момент времени. 

Еще одна особенность процесса растворения в этих условиях – существенное 
ускорение растворения диоксида плутония в присутствии небольшой добавки сер-
ной кислоты к растворителю. Добавка H2SO4 к растворителю до 1,5·10–2 моль/л уве-
личивает скорость растворения в 100–160 раз (табл. 2.16) [61, 63]. 

Таблица 2.16. Влияние добавки H2SO4 на растворение PuO2 (T = 40°C)  

{PuO2}0·103, 
моль/л 

[Ce(IV)]0·103, 
моль/л 

[H2SO4], 
моль/л 

kэф,  
л/(моль·с) 

Увеличение kэф в при-
сутствии H2SO4, раз 

Примечание 

3,99 4,57 – 1,83·10–3 – – 
2,55 4,65 1,5·10–2 2,99·10–1 163 – 
3,14 5,00 – 1,98·10–3 – Барботаж озона 
2,88 5,00 1,5·10–2 1,95·10–1   98 Барботаж озона 
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2.4.2. Область больших масс слабопрокаленного диоксида плутония в системе. 
Растворение PuO2 в присутствии добавок H2SO4  

Процесс окислительного растворения в системах с большими массами слабо-
прокаленного диоксида плутония, приходящимися на 1 л растворителя, существенно 
отличается от процесса в области малых {PuO2}0 и характеризуется следующими 
особенностями. Скорость процесса остается постоянной до практически полного 
растворения PuO2 (рис. 2.12). Кажущаяся константа скорости, рассчитанная в пред-
положении 100%-ного окисления церия(III), изменяется более чем в 10 раз [от 
1,5·10–2 до 1,3·10–3 л/(моль·с)] при {PuO2}0, равных 0,085 и 0,836 моль на 1 л раство-
рителя соответственно, и температуре 92°С (табл. 2.17, опыты 1 и 5; рис. 2.13).  

Таблица 2.17. Окислительное растворение слабопрокаленного диоксида в зависимости от 
массы PuO2, приходящейся на 1 л растворителя. Подача газа 10 ± 1 л/ч, [O3]г = 6,0 ± 0,5 об%. 
Растворитель: 4 моль/л HNO3 + катализатор + 1,5·10-2 моль/л H2SO4  

Т,  
°С Катализатор Скат·102,  

моль/л 
Масса 
PuO2, г 

{PuO2}0, 
моль/л 

(–d{PuO2}/dτ )·105, 
моль/(л·с) 

k̄·103,  
л/(моль·с) 

92 Се 1,5 0,5375   0,0848 1,88 14,8     
92 Се 1,5 1,3184 0,195 1,50 5,15 
92 Се 1,5 4,0385 0,280 1,09 2,61 
92 Се 1,5 4,7710 0,440 1,22 0,92 
92 Се 1,5 5,3338 0,836 1,62 1,29 
70 Се 1,5 0,8108 0,122 1,50 8,27 
50 Се 1,5 0,7085 0,089 0,74 5,55 
50 Се 1,5 0,9485 0,140 0,76 3,61 
50 Се 1,5 0,9129 0,168 0,70 2,77 
50 Се + Со 1,5 + 0,1   0,116 1,11   
50 Се + Co + Ag 1,5 + 0,5 + 0,5   0,261 1,76   
35 Се 2,0 2,0097 0,367   0,334 0,46 
35 Се + Co 2,0 + 0,5   0,353 0,52   
35 Се + Co + Ag 2,0 + 0,5 + 0,5   0,330 1,31   

№ 
опыта 

  1 
  2 
  3 
  4 
  5 
  6 
  7 
  8 
 9 
10 
11 
12 
13 
14 

Рис. 2.12. Кинетика окислительного раство-
рения слабопрокаленного PuO2. Раствори-
тель: 4 моль/л HNO3 + (1,5–3,0)·10–2 моль/л 
Ce + 1,5·10–2 моль/л H2SO4); Т = 95°С, пода-
ча газа 10 ± 0,1 л/ч, [O3]г = 6,0 ± 0,5%; 
{PuO2}0, моль/л: 1 – 0,44, 2 – 0,28; [Ce]·102, 
моль/л: 1 – 3,0, 2 – 1,5.  

Рис. 2.13. Зависимость кажущейся константы ско-
рости растворения слабопрокаленного диоксида, 
k̄, от {PuO2}0 в системе. T = 95°С, подача газа 10 ± 
1 л/ч, [O3]г = 6,0 ± 0,5 об%. Растворитель: 4 моль/л 
HNO3 + 1,5·10–2 моль/л Се+ 1,5·10–2 моль/л H2SO4.  
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Изменение массы диоксида, приходящейся на 1 л растворителя, влечет за собой  
обратно пропорциональное изменение концентрации церия(IV) (табл. 2.18). Произ-
ведение {PuO2}[Ce(IV)] остается практически постоянным в ходе всего процесса. 
Таким образом, наблюдаемый процесс, скорее всего, контролируется скоростью мас-
сопереноса озона через границу раздела газ–раствор и/или скоростью межфазового 
окисления церия(III) озоном. 

Таблица 2.18. Зависимость кажущейся константы скорости растворения слабопрокаленного 
диоксида, k̄, от {PuO2}0 в системе. T = 95°С, подача газа 10 ± 1 л/ч, [O3]г = 6,0 ± 0,5 об%. Рас-
творитель: 4 моль/л HNO3 + (1,5–3,0)·10–2 моль/л Се+ 1,5·10–2 моль/л H2SO4  

{PuO2}0·103, 
моль/л 

[Ce]·102, 
моль/л 

[Ce(IV)]0·102, 
моль/л 

(–d{PuO2}/dτ)τ→0·104, 
моль/(л·c) 

k̄·103,  
л/(моль·с) 

kэф·103,  
л/(моль·с) 

  2,27 1,5 1,39   2,96   8,71     9,40 
  3,27 1,5 1,42   6,65 13,6   14,3 
  4,52 1,5 1,44   9,95 14,7   15,3 
  8,39 1,5 1,34 11,2     9,47 10,6 
11,1   1,5 1,36 19,3   11,6   12,8 
19,8   1,5 1,23 27,2     9,16 11,2 
84,2   1,5   0,612 57,2     4,53 11,1 

111      1,5   0,474 62,8     3,82 12,1 
  2,22 3,0     3,84   5,78   
45,7   3,0   51,9     3,78   
98,8   3,0   66,4     2,24   

130      3,0   64,0     1,66   

2.4.3. Окислительное растворение высокопрокаленного диоксида плутония 
(системы с добавками H2SO4)  

Окислительное растворение диоксида, прокаленного при 1600°С, идет с суще-
ственно меньшей скоростью, чем слабо прокаленного. Так, при 60°С в системах без 
H2SO4 кажущиеся константы скорости для слабопрокаленного и высокопрокаленно-
го диоксида различаются в 20 раз [примерно 7·10–3 и 3,5·10–4 л/(моль·с) соответственно].  

Добавка к растворителю 
[4 моль/л HNO3 + (0,5–1,5) × 
10–2 моль/л Се] серной кислоты до 
концентрации 1,5·10–2 моль/л вы-
зывает десятикратное увеличение 
скорости процесса при 80°С и 
{PuO2}0 = 4,2·10–3 моль/л. Как и в 
случае слабопрокаленного диокси-
да, наблюдается зависимость кажу-
щейся константы скорости от 
{PuO2}0 (рис. 2.14). В области 
{PuO2}0 = 2·10–3–0,13 моль/л она 
может быть аппроксимирована пря-
мой k̄ = a + b{PuO2}0, где значения 
a составляют (1,19 ± 0,09)·10–2 и 
(5,59 ± 0,32)·10–3 л/(моль·с), b –  
(–8,20 ± 1,40)·10–2 и (–3,21 ± 0,38) × 

Рис. 2.14. Зависимость кажущейся константы ско-
рости растворения от {PuO2}0 для высокопрока-
ленного диоксида. Условия растворения: темпера-
тура 95°С; подача газа 10 ± 1 л/ч, [О3] = 6,0 ±  
0,5 об%; растворитель: 4 моль/л HNO3 + (1,5– 
3,0)·10–2 моль/л Ce + 1,5·10–2 моль/л H2SO4.  
[Ce]·102 моль/л: 1 – 1,5, 2 – 3,0.  
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10–2 л2/(моль2·с) при R = 0,906 и 0,986 в следующих условиях: T = 90°С, растворитель 
4 моль/л HNO3 + 1,5·10–2 моль/л H2SO4, суммарная концентрация церия 1,5·10–2 и 
3,0·10–2 моль/л соответственно. 

Для определения эффективных констант скорости растворения было проведено 
титрование церия(IV) пероксидом водорода. При этом оказалось, что в диапазоне 
2·10–3 ≤ {PuO2}0 ≤ 0,11 моль/л текущая концентрация церия(IV) линейно зависит от 
{PuO2} в системе (табл. 2.19, рис. 2.15). Для стандартного растворителя (4 моль/л 
HNO3 + 1,5·10–2 моль/л Се + 1,5·10–2 моль/л H2SO4) [Ce(IV)] = (1,4 ± 0,1)·10–2 – (9,1 ± 
1,4)·10–2{PuO2}, R = –0,901. Здесь [Ce(IV)] и {PuO2} выражены в молях на 1 л раство-
ра и растворителя соответственно. С помощью найденной зависимости была рассчи-
тана концентрация церия(IV) в начальный момент времени [Ce(IV)]τ→0 и затем из 
величин {PuO2}0 и –d{PuO2}/dτ – эффективные константы скорости. Среднее значе-
ние эффективной константы скорости для 95°С и стандартного растворителя равно 
(1,16 ± 0,25)·10–2 л/(моль·с). Существенно, что кажущаяся константа скорости, полу-
ченная экстраполяцией прямой k̄ = a + b{PuO2} до {PuO2}0 = 0, равна (1,19 ± 0,09) ×   
10–2 л/(моль·с). 

Температурная зависимость (T = 40–90°С) эффективной константы скорости 
окислительного растворения PuO2 в присутствии H2SO4 следует уравнению Арре-
ниуса (рис. 2.16) с Еа = 12,6 ± 1,0 ккал/моль.  

Таблица 2.19. Зависимость концентрации Ce(IV) от {PuO2}0 при растворении высокопрока-
ленного диоксида плутония. Растворитель: 4 моль/л HNO3 + 1,5·10–2 моль/л Се +  
1,5·10–2 моль/л H2SO4. T = 95°С, подача газа 10 ± 1 л/ч, [O3]г = 6,0 ± 0,5 об%  
{PuO2}·103, 
моль/л 

[Ce(IV)]·102, 
моль/л 

{PuO2}[Ce(IV)]·105,  
 (моль/л)2 

{PuO2}·103, 
моль/л 

[Ce(IV)]·102, 
моль/л 

{PuO2}[Ce(IV)]·105, 
(моль/л)2 

  0,637 1,44     0,916   82,2 0,630 51,8 
1,75 1,42   2,48   84,2 0,612 51,5 
4,54 1,36   6,17   91,9 0,566 52,0 

61,4     0,838 51,5       99,8 0,520 51,9 
68,4     0,753 51,5     107    0,486 52,0 
76,1     0,677 51,5     110    0,474 52,1 

Рис. 2.15. Зависимость [Ce(IV)] = f{PuO2} для 
высокопрокаленного диоксида плутония.  

Рис. 2.16. Температурная зависимость эффек-
тивной константы скорости растворения  
высокопрокаленного PuO2. Растворитель: 
4 моль/л HNO3 + (0,5–1,5)·10–2 моль/л Ce + 
1,5·10–2 моль/л H2SO4; [Ce]·102, моль/л: 1 – 1,5, 
2 – 0,5.  
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При растворении высокопрокаленного диоксида плутония с озоном, начиная с 
{PuO2}0 = 6·10–2 моль/л и выше, произведение {PuO2}[Ce(IV)], как и при растворе-
нии слабопрокаленного диоксида, остается постоянным. Так, для растворителя 
(4 моль/л HNO3 + 1,5·10–2 моль/л Се + 1,5·10–2 моль/л H2SO4) при подаче газа 10 ± 
1 л/ч и [O3]г = 6,0 ± 0,5 об% произведение {PuO2}[Ce(IV)] = (51,7 ± 0,2)·10–5 моль2/л2 
[61]. Очевидно, что в этих условиях скорость процесса не зависит от скорости меж-
фазового взаимодействия церия(IV) с диоксидом плутония. Оценка скорости исчез-
новения церия(IV) и концентрации озона в растворе в ходе процесса показала, что 
скорость исчезновения церия(IV) постоянна, а концентрация озона в растворе не 
превышает 6–11% той концентрации, которую следовало бы ожидать в соответствии 
с распределением озона по закону Генри в отсутствие PuO2 [20]. При этом –d[O3]/dτ 
и произведение [O3][Ce(III)] также являются постоянными в рассматриваемых усло-
виях [61]. 

Таким образом, скорость брутто-процесса окислительного растворения высоко-
прокаленного диоксида при 90–95°С и {PuO2}0 > 0,06–0,13 моль на 1 л растворителя 
не зависит от скорости взаимодействия церия(IV) с PuO2. Она, по-видимому, опреде-
ляется массопереносом озона через границу раздела газ–раствор. 

2.4.4. Поиск анионов-катализаторов  

Дальнейшее совершенствование метода окислительного растворения диоксида 
плутония было направлено на поиск анионов-катализаторов, которые могли бы заме-
нить сульфат-ион. Поиск осуществлен на базе координационной модели поверхно-
сти диоксида плутония в предположении специфической сорбции анионов-
катализаторов на поверхности PuO2 и пропорциональности констант устойчивости 
комплексов Pu(IV) с анионами-катализаторами в водном растворе и на поверхности 
PuO2 [64]. Была исследована каталитическая активность анионов высших кислород-
ных кислот пятой, шестой и седьмой групп периодической системы, а также некото-
рых алкил- и арилкарбоновых кислот, способных образовывать достаточно прочные 
комплексы с четырехвалентным плутонием. При этом оказалось, что те кислоты, 
константы ионизации которых достаточно высоки, например хлорная, бромная, мар-
ганцовая, рениевая, и для которых трудно ожидать образования прочных комплексов 
с плутонием(IV), не катализируют взаимодействие PuO2 + Ce(IV). Те же кислоты, 
которые имеют рKа от 1,2 и выше, эффективно катализируют реакцию окисления ди-
оксида плутония церием(IV). Некоторые из них имеют каталитическую активность, 
близкую к каталитической активности H2SO4 (в частности H2Cr2O7). Другая группа 
(H2SeO3, H3PO4, H2MoO4, H5IO6) каталитически активна в области существенно бо-
лее низких концентраций: H2SeO3 1·10–4–2·10–3, H3PO4 2,2·10–5–1,2·10–2, H2MoO4 
1,2·10–5–2,0·10–3, H5IO6 1,7·10–5–5·10–4 моль/л. Каталитически активными являются и 
некоторые органические кислоты, в частности бензолгексакарбоновая и трихлорук-
сусная кислота. Так, С6(СООН)6 и ССl3СООН ускоряют растворение слабопрокален-
ного диоксида в 13 и 8,2 раза при концентрациях 2·10–5 и 4·10–4 моль/л соответственно. 

Концентрационная зависимость каталитической активности кислот проходит 
через достаточно острый максимум (рис. 2.17), так что ортоиодная кислота, напри-
мер, ускоряющая процесс при [H5IO6] = 7,6·10–5 моль/л, существенно замедляет его в 
области [H5IO6] = (1,0–1,5)·10–2 моль/л. При более высоких концентрациях H5IO6 
процесс растворения прекращается вовсе. 

Полученные результаты легли в основу изобретения [64], рассекреченного в 
1993 г.  
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Изучение процесса окислительного растворения диоксида плутония в области 
{PuO2}0 ≥ 0,1 моль/л и реакции PuO2 + Ce(IV) [61] показало, что в этой области ско-
рость процесса контролируется межфазовым окислением церия(III) озоном и/или 
массопереносом озона через границу раздела газ/раствор, осложненным химической 
реакцией Се(III) + О3. В этой связи казалось целесообразным оценить скорость мас-
сопереноса озона через границу раздела газ/раствор HNO3 (4 моль/л) как в присутст-
вии церия, так и без него [65]. 

          Установка для изучения мас-
сопереноса озона через границу 
раздела фаз (рис. 2.18) состояла из 
реакционного сосуда 2 с термоста-
тирующей рубашкой, снабженного 
пульсационной головкой для пере-
мешивания раствора, краном для 
отбора проб и штуцерами для пода-
чи термостатирующей воды, а так-
же штуцерами подачи и сброса 
озон-кислородной смеси. Переме-
шивание осуществлялось при по-
мощи диафрагменного пульсатора 
6. Импульсы сжатия–разрежения с 
частотой 93 мин–1 подавались по 
пульсмагистрали через гидрозатвор 
4 и поглотительную склянку 3 в 
пульсационную головку реакцион-
ного аппарата. Регулировку пульса 
осуществляли вентилем 5. Озон-
кислородную смесь дозировали в 
реакционный сосуд при помощи 
реометра 7 и вентиля 8. Аппаратур-
ная схема позволяла подавать озон 

Рис. 2.17. Зависимость эффективной константы 
скорости окислительного растворения диоксида 
плутония от концентрации кислот (∑HiA) – источ-
ников анионов-катализаторов. Растворитель: 
4 моль/л HNO3 + 0,5·10–2 моль/л Се + х моль/л HiA. 
T = 40°С, подача газа 10 ± 1 л/ч, [O3]г = 6,0 ±  
0,5 об%.  

 · 

2.5. Массоперенос озона через границу раздела газ/раствор  

Рис. 2.18. Установка для изучения массопереноса озона через границу раздела газ/раствор.  
1 – термостат, 2 – реакционный сосуд, 3 – поглотительная склянка, 4 – гидрозатвор, 5 – вен-
тиль регулировки пульсации, 6 – пульсатор, 7 – реометр, 8 – вентиль регулировки подачи 
озон-кислородной смеси.  
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как над раствором (изучение массопереноса озона через поверхность раздела газ/
раствор), так и внутрь раствора (контроль распределения озона между газовой и 
жидкой фазами). 

Схема проведения опытов состояла в следующем. Озон-кислородная смесь 
пропускалась над колеблющейся поверхностью раствора, перемешиваемого пульса-
ционно. Через эту поверхность озон переходил в раствор и затем улетучивался в 
пульсмагистраль через поверхность раздела жидкость/газ в пульсационной головке. 
По пульсмагистрали озон поступал в поглотительную склянку, где поглощался ней-
тральным раствором иодида калия. Контроль массового потока осуществлялся по 
массе иода, выделившегося в поглотительной склянке за единицу времени, после 
достижения стационарного состояния. В стационарном состоянии молярная концен-
трация озона в водном растворе остается постоянной, и массовый поток через грани-
цу раздела раствор/газ в пульсационной головке равняется потоку газ/раствор в реак-
ционном аппарате. 

При обработке результатов были сделаны следующие допущения: 1) скорость 
массопереноса озона через поверхность раздела газ/раствор и в пленку, возникаю-
щую при колебании раствора, одинакова; 2) озон в пульсмагистрали за поглотитель-
ной склянкой отсутствует; 3) движение жидкости в реакционном сосуде поршнеоб-
разно, колебания поверхности раздела отсутствуют (авторы отдают себе отчет в том, 
что это предположение достаточно грубо). 

Удельный коэффициент массопереноса определяли из соотношения 

I = kL1([O3]нас – [O3]стац)S1 = kL2[O3]стацS2, 

где I – массовый поток озона (в моль/с) через поверхность раздела газ/жидкость и 
жидкость/газ; [O3]стац – стационарная молярная концентрация озона в рабочем рас-
творе (4 моль/л HNO3); [O3]нас – молярная концентрация озона в азотной кислоте 
(4 моль/л), насыщенной озоном; S1 и S2 – площади поверхности раздела газ/раствор 
(реакционный сосуд) и раствор/газ (пульсационная головка) соответственно (в см2); 
kL1 и kL2 – удельные коэффициенты массопереноса (в см/с) через поверхность S1 и S2 
соответственно. 

При расчете площади поверхности раздела  
газ/жидкость руководствовались следующими сооб-
ражениями. Площади поверхности раздела в крайнем 
верхнем (Sа) и нижнем (Sb) положениях соответствен-
но равны (рис 2.19) 

Sа = π(R2 – r1
2), Sb = 2π(R + r1)h1 + π(R2 – r1

2). 

Поскольку в колебательном цикле каждому зна-
чению колеблющейся поверхности на высоте hi (0 ≤  
hi ≤ h1) соответствует ее определенное значение на вы-
соте hi' = h1 – hi, разумно оперировать среднестатисти-
ческой площадью поверхности раздела S̄1 = (Sa + Sb)/2 

S̄1 = π(R2 – r1
2) + π(R + r1)h1. 

Для внутренней части пульсационной головки  

S̄2 = π(r2
2 + r2h2). 

Было показано (табл. 2.20), что при изменении 
температуры от 20 до 50°С массовый поток озона че-

Рис. 2.19. Геометрия поверх-
ности раздела газ/раствор в 
реакционном сосуде. R = 1,75, 
r1 = 0,6, h1 = 0,8, r2 = 0,5, h2 = 
3,8 cм; r – радиус пульсацион-
ной головки (r1 – внешний,  
r2 – внутренний).  
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рез одну и ту же площадь поверхности в отсутствие Се(III) уменьшается примерно в 
1,5 раза в результате уменьшения вдвое разности молярных концентраций озона в 
насыщенном и «стационарном» растворах. При этом удельный коэффициент массо-
переноса озона увеличивается в 1,3 раза. 

Добавление Се(III) к растворителю стабилизирует массовый поток озона: он 
остается практически постоянным в интервале температур 30–50°С. Удельный коэф-
фициент массопереноса в этих условиях практически равен коэффициенту в систе-
мах без церия (табл. 2.20). Лишь при 50°С наблюдается некоторое его увеличение. 

Сопоставление массовых потоков в рассматриваемых системах в присутствии 
церия (табл. 2.20) с массовыми потоками при окислительном растворении диоксида 
плутония (табл. 2.21) показало следующее. 

Массовый поток озона через площадь поверхности в 14,4 см2 (объем раствора 
125 см3) при 50°С, объемной доле озона 8,15% равен 1,66·10–8 моль/с. Массовый по-
ток при окислительном растворении через площадь поверхности 6,3 см2 (объем рас-
твора 22 см3) при 70°С, объемной доле озона 4,90% равен 2,13·10–8 моль/с  
(табл. 2.21, опыт 4). Отнесем оба потока к одной площади поверхности раздела  
газ/раствор (14,4 см2) и одинаковой объемной доле озона в газе (8,13%). 

Отношение площадей поверхности по массопереносу в присутствии церия и 
при окислительном растворении равно 2,29 : 1, отношение объемных долей озона в 
тех же процессах равно 1,66 : 1. Таким образом, если бы окислительное растворение 
проводили в тех же условиях, в которых изучался массоперенос озона, то массовый 
поток озона при окислительном растворении был бы равен I = 2,13·10–8·1,66/2,29 = 
1,54·10–8 моль/с и был бы близок к найденному экспериментально (1,66·10–8 моль/с) 

Таблица 2.20. Массоперенос озона через границу раздела газ/раствор  

Растворитель, условия 
массопереноса T, °С [Ce]·102, 

моль/л 
[O3]стац·104, 
моль/л 

[O3]нас·104, 
моль/л 

I·108, 
моль/с 

kL1·103, 
см/с 

4 моль/л HNO3, подача 
газа 8 л/ч, [O3]г = (3,60 ± 
0,09)·10–3 моль/л, S̄1 = 
14.4 cм2, S̄2 = 6,75 cм2 

20   2,36 8,91 1,54 1,63 
20   2,38 8,88 1,45 1,68 
30   1,73 7,03 1,34 1,76 
30   1,83 6,94 1,34 1,82 
30   1,73 7,00 1,42 1,86 
30   1,60 7,07 1,50 1,90 
40   1,92 5,97 1,06 1,82 
40   1,52 5,97 1,31 2,04 
50   1.28 4,51 1,02 2,19 
50   1,26 4,61   0,996 2,06 

4 моль/л HNO3 + (1,5– 
3,0)·10–2 моль/л Се, [O3]г= 
(3,64 ± 0,09)·10–3 моль/л, 
подача газа 8 л/ч, S̄1 = 
14.4 cм2, S̄2 = 6,75 cм2  

30 1,5     1,34 1,32 
30 3,0     2,16 2,14 
30 3,0     1,97 1,95 
30 3,0     2,02 2,00 
30 3,0     2,00 1,98 
30 5,0     1,86 1,84 
40 1,5     1,69 1,96 
40 3,0     1,49 1,74 
40 3,0     2,12 2,46 
50 1,5     1,66 2,53 
50 3,0     1,64 2,50 

3,0     1,82 2,76 50 
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в опытах по массопереносу озона в присутствии церия (табл. 2.20, третья снизу стро-
ка). Кроме того, скорость окислительного растворения диоксида плутония прямо про-
порциональна объемной доле озона в газе. Так, увеличение объемной доли озона в 
газе в 1,57 раза вызывает ускорение растворения в 1,58 раза (табл. 2.21, опыты 3 и 6). 

Наблюдается также слабая линейная зависимость скорости растворения от по-
дачи газа (табл. 2.21, опыты 1–3 и 4–6), причем она тем больше, чем выше объемная 
доля озона в газовой смеси. Изменение концентрации церия вдвое (от 1,5·10–2 до 
3,0·10–2 моль/л) не влияет на скорость растворения (табл. 2.21, опыты 1–3 и 7–9). 

Очевидно, что при окислительном растворении больших масс диоксида плуто-
ния (Т/Ж = 27–271 г/л) скорость процесса контролируется массопереносом озона че-
рез границу раздела газ/раствор (табл. 2.22). 

На основании всей совокупности данных [60, 61] были определены предельные 
области, где скорость окислительного растворения диоксида плутония контролиру-
ется либо межфазовым взаимодействием PuO2 + Ce(IV), либо массопереносом озона 
через границу раздела газ/раствор (табл. 2.22).  

Таблица 2.21. Скорость окислительного растворения PuO2 как функция подачи газа и объ-
емной доли озона в нем. Растворитель: 4 моль/л л HNO3 + (1,5–3,0)·10–2 моль/л Се. Условия 
растворения: газ подается над раствором, площадь поверхности раздела газ/раствор 6,3 см2; 
70°С, пульсационное перемешивание  

Подача 
газа, л/ч [O3]г, % {PuO2}·102, 

моль/л 
[Ce(III)]0·102, 

моль/л 
(–d{PuO2}/dτ)·107, 

моль/(л·с) I·108, моль/с* 

10,2 3,0   3,35 1,50 6,10 1,47 
19,9 3,2   3,48 1,50 6.89 1,65 
29,4 3,1   4,04 1,50 7,93 1,82 
  8,2 4,9   4,28 1,50 9,67 2,13 
23,3 5,22 3,75 1,50 12,9 2,58 
29,0 4,88 4,17 1,50 12,5 2,88 
10,0 3,40 6,46 3,0   6,0   1,42 
19,6 3,36 4,20 3,0   9,13 1,92 
29,5 3,04 4,97 3,0   7,07 2,05 

№ опыта 

1 
2 
3 
4 
5 
6 
7 
8 
9 

* Массовый поток через всю поверхность раздела газ/жидкость. 

Таблица 2.22. Окислительное растворение диоксида плутония различной температуры про-
каливания в азотной кислоте с озоном  

Температура прока-
ливания PuO2, °С 

{PuO2}0, 
моль/л Растворитель T, °C Стадия, контролирующая  

скорость процесса 

600–800 

≤5·10–3 4 моль/л HNO3 + 
1,5·10–2 моль/л Се 

90–95 PuO2 + Ce(IV) 

>6·10–2 90–95 Массоперенос озона через гра-
ницу раздела газ/раствор 

≤1·10–4 4 моль/л HNO3 + 
1,5·10–2 моль/л Се + 
1,5·10–2 моль/л H2SO4 

70–95 PuO2 + Ce(IV) 

>10–2 70–95 Массоперенос озона через гра-
ницу раздела газ/раствор 

1600 

≤0,3 4 моль/л HNO3 + 
1,5·10–2 моль/л Се 

90–95 PuO2 + Ce(IV) 

≥0,5–0,6 90–95 Массоперенос озона через гра-
ницу раздела газ/раствор 

≤0,03 4 моль/л HNO3 + 
1,5·10–2 моль/л Се + 
1,5·10–2 моль/л H2SO4 

90–95 PuO2 + Ce(IV) 

≥0,1–0,3 90–95 Массоперенос озона через гра-
ницу раздела газ/раствор 
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2.6. Заключение  

Систематически исследован процесс окислительного растворения диоксида 
плутония разной температуры прокаливания в азотной кислоте с озоном, катализи-
руемый церием(III) (при Т/Ж от 1 до 271 г PuO2 на литр растворителя).  

Изучены наиболее важные стадии этого сложного процесса с двумя гетероген-
ными стадиями: поведение озона в растворах азотной кислоты, перенос озона через 
межфазную границу газ/раствор, окисление озоном катиона-катализатора, взаимо-
действие окисленной формы катализатора с диоксидом плутония. 

Изучено распределение озона между газовой фазой и растворами азотной ки-
слоты (0,1–11 моль/л) и распад озона в них при температуре от 0 до 90°С. Предложе-
на и термодинамически обоснована схема распада озона в этих растворах, в которой 
реакцией, инициирующей распад озона в кислых водных растворах, является взаи-
модействие молекулы озона с водой с образованием двух гидроксил-радикалов и  
молекулы кислорода. Исследовано окисление озоном потенциальных катионов-
катализаторов окислительного растворения диоксидов актиноидов [Ag(I), Ce(III),  
Ru(IV)], а также некоторых ионов актиноидов [Np(IV), Pu(IV)]. Изучена реакция  
Ce(IV) + PuO2. 

На базе координационной модели поверхности проведен поиск анионов-
катализаторов, способных весьма существенно (на один-два порядка величины) ус-
корить взаимодействие Ce(IV) + PuO2. Показано, что кислородные кислоты IV–
VII групп периодической системы с рKа ≥ 1,2 эффективно катализируют процесс рас-
творения. 

Определены предельные области, в которых скорость растворения контролиру-
ется либо взаимодействием окисленной формы катализатора с диоксидом плутония, 
или массопереносом озона через границу раздела газ/раствор.  

В частности, показано, что для 90–95°С и растворителя 4 моль/л HNO3 +  
1,5·10–2 моль/л Ce + 1,5·10–2 моль/л H2SO4 процесс растворения диоксида плутония, 
прокаленного при температурах 1000–1600°С, контролируется межфазовым взаимо-
действием Ce(IV) + PuO2 при {PuO2}0 не выше 0,03 моль/л, а при {PuO2}0 ≥ 0,1–
0,3 моль/л – массопереносом озона через границу раздела газ/раствор. 

В результате проведенных исследований метод оптимизирован, проверен на 
опытных установках химкомбината «Маяк» и в 1970-х гг. внедрен в технологию на-
работки диоксида плутония-238 биомедицинского назначения.  
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The results of systematic studies of PuO2 oxidative dissolution in nitric acid with 
ozone are presented. The most important aspects of the process were examined, 
namely: ozone behavior in nitric acid solution; ozone transfer through gas/solution 
interface; oxidation of catalyst cations and some actinide ions [Np(IV), Pu(IV)] with 
ozone; interaction of oxidized catalyst species with plutonium dioxide; Ce(IV) + PuO2 
interaction; search for catalyst anions capable to decrease the charge of the oxide sur-
face and increase the oxide dissolution rate by 1–2 orders of magnitude. The proce-
dure for PuO2 oxidative dissolution with ozone was implemented in the technology of 
plutonium-238 dioxide production in the 1970s. 
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ГЛАВА 3. Электрохимическое редокс-растворение диоксидов  
актиноидов и РЗЭ  

Систематически исследовано окислительное растворение диоксида плутония в 
азотной кислоте с электрогенерируемыми Ag(II) или Ce(IV) (в присутствии 
аниона-катализатора). Показано, что высокопрокаленный диоксид плутония рас-
творяется более, чем на 99,9% в следующих условиях: объемно-массовое отно-
шение растворитель/PuO2= (20–5)/1; плотность анодного тока 1 А/дм2; темпера-
тура 40°С для систем с Ag(II) и 90–95°С для систем с Ce(IV) (в присутствии 
аниона-катализатора). Продолжительность растворения 1–4 ч. Для электрохими-
ческого окислительного растворения с Ag(II) исследовано влияние температуры 
прокаливания диоксида плутония на скорость растворения, а также некоторых 
продуктов деления и конкурирующих реакций на процесс. Получены некоторые 
данные по кинетике взаимодействия в системах PuO2 + U(IV) и CeO2 + Fe(II).  

Несмотря на эффективность процесса окислительного растворения с озоном в 
присутствии церия и анионов-катализаторов и простоту его аппаратурного оформле-
ния, для него характерны определенные ограничения. Одним из существенных огра-
ничений процесса является недопустимость увеличения концентрации озона в газо-
вой фазе выше 12 об%. Причина – взрывоопасность озон-кислородных смесей при 
[O3]г ≥ 12 об%. 

В этой связи с 1980 г. окисление катиона-катализатора озоном заменено анод-
ным окислением, позволяющим существенно варьировать скорость окисления ка-
тиона-катализатора.  

3.1. Взаимодействие диоксида плутония с электрогенерируемым Се(IV)  

Эффективность растворения диоксида плутония в азотной кислоте (4 моль/л) с 
Се(IV) (в присутствии аниона-катализатора), реокисляемым электрохимически, была 
проверена на опытных установках химкомбината «Маяк» и СХК. Условия растворе-
ния: 90–95°С; плотность анодного тока 1 А/дм2; Растворитель: 4 моль/л HNO3 +  
1·10–2 моль/л Се + анион-катализатор, V = 1 л. Масса растворяемого диоксида варьи-
ровала от 50 до 200 г. Эффективность растворения определяли следующим образом. 
По окончании растворения раствор отфильтровывали через фильтр «синяя лента». 
Промывные воды от 3–4 последовательных промывок аппарата-растворителя также 
пропускали через фильтр. Фильтр подсушивали, озоляли и прокаливали до постоян-
ной массы. Массу нерастворимого остатка (НО) принимали за нерастворившийся 
диоксид плутония. 

При этом оказалось, что масса НО во всех опытах варьировала от 20 до 50 мг, 
т.е. массовая доля нерастворившегося диоксида не превышала 0,1%. Таким образом, 
глубина растворениия достигала 99,9% и более. Продолжительность растворения – 
около 1 ч для 50 г растворяемого PuO2 и около 4 ч для 200 г диоксида. 

Продолжительность растворения в тех же условиях диоксида, полученного со-
жжением кусков металлического плутония, составляла 4–8 ч. Растворить такой диок-
сид фторидно-азотнокислым методом не удалось даже при нескольких заменах рас-
творителя.  

3.2. Взаимодействие диоксида плутония с электрогенерируемым Ag(II)  

Электрохимическое окислительное растворение (ЭХОР) диоксида плутония в 
азотной кислоте с Ag(II) в качестве катиона-катализатора находит все более широкое 
применение в радиохимическом производстве [1–7]. Неоспоримые преимущества 
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окислительного растворения по сравнению с существующими методами – высокая 
скорость и полнота растворения, а также простота переработки получаемых раство-
ров. 

Далее рассматриваются результаты систематического исследования этого про-
цесса.  

3.2.1. Особенности электролиза азотнокислых растворов серебра.  
Поведение Ag(II) в растворах HNO3  

В связи с использованием ионов серебра в качестве катиона-катализатора про-
цесса ЭХОР исследован процесс электрохимической генерации Ag(II) и поведение 
серебра(II) в азотнокислых растворах [8]. Было показано, что в ходе электролиза 
кривые [Ag(II)]–τ выходят на плато (рис. 3.1). 

Очевидно, что изменение концентрации серебра(II) в единицу времени опреде-
ляется несколькими противоположно направленными процессами: анодной генера-
цией Ag(II), реакцией окисления воды серебром(II) до кислорода и реакциями Ag(II) 
с некоторыми другими восстановителями (Xi), в частности, c продуктами радиолиза 
и продуктами, возникающими в водном растворе в ходе электролиза. Выход по току 
(η) реакции Ag(I) → Ag(II) в 4 моль/л HNO3 составлял 72–74% при потенциале анода 
2,1 В, плотности тока 0,006–0,013 А/см2 и температуре 25–41°С. Таким образом,  

–d[Ag(II)]/dτ = –ηI/(FV) + kII[Ag(II)]n + ∑ki[Xi][Ag(II)], 

где I –сила тока (А); τ – время (с); F – постоянная Фарадея (9,648·104 Кл/моль); η – 
выход по току реакции анодного окисления Ag(I) → Ag(II) (%); V – объем раствора 
(л); kII – константа скорости окисления воды серебром(II); n – порядок реакции  
Ag(II) с Н2О; ki – константы скорости взаимодействия Ag(II) с Xi.  

Для исследования взаимодействия Ag(II) с Н2О поступали следующим обра-
зом. После того, как кривая [Ag(II)]–τ в заданных условиях электролиза выходила на 
плато, ток отключали и осуществляли мониторинг Ag(II) в тех же условиях, но без 
тока. Кривые [Ag(II)]–τ были получены в двух разных режимах: в присутствии обес-
точенных электродов и без них. 

Было показано следующее. 
• Взаимодействие Ag(II) с Н2О можно удовлетворительно описать уравнением  

–d[Ag(II)]/dτ = kII[Ag(II)]n, где n = 2 для 8– 
25°С и суммарной концентрации серебра в 
растворе 0,05 моль/л. При температуре около 
40°С n = 1–1,5 в присутствии обесточенного 
анода и 1,5–2, когда электроды удалены из 
раствора (рис. 3.2–3.4). 

• Константы скорости реакции Ag(II) с Н2О в 
присутствии обесточенного анода несколько 
ниже констант скорости этой реакции в  
отсутствие электродов. Так, константы ско-
рости изменяются от 1,54 ± 0,10 (8,5°С) до 
3,8 ± 0,3 л/(моль·мин) (25°С) в отсутствие 
анода и от 0,95 ± 0,14 (8,4°С) до 2,84 ±  
0,20 л/(моль·мин) (25°С), когда обесточенный 
анод находился в растворе. 
В некоторых опытах в ходе электролиза на 

поверхности анода появлялся черный осадок. 
Природа этого осадка неизвестна, однако вполне 

Рис. 3.1. Кривые [Ag(II)]–τ процес-
са электролиза азотнокислых рас-
творов серебра. Состав исходного 
раствора: 4 моль/л HNO3 + (4,64–
4,78)·10–2 моль/л Ag. Температура,  
°С (сила тока, А): 1 – 40,6 (0,15), 2 – 
41,4 (0,25), 3 – 26 (0,35), 4 – 9,1 
(0,20), 5 – 10 (0,35).  
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возможно, что это Ag7NO11. Осадок такого состава часто появляется при электролизе 
азотнокислых растворов серебра [9]. Этот осадок может быть источником дополни-
тельной подпитки раствора серебром(II) и быть причиной занижения констант ско-
рости реакции Ag(II) с Н2О в присутствии обесточенных электродов.  

Рис. 3.2. Кинетическая кривая [Ag(II)]–τ взаимо-
действия Ag(II) с Н2О и ее линейная анаморфоза. 
Исходный раствор 4 моль/л HNO3 + 4,78 ×  
10–2 моль/л Ag(I+II); 8,6°С.  

Рис. 3.3. Кинетические кривые [Ag(II)]–τ реакции 
Ag(II) с Н2О и их линейные анаморфозы. Исход-
ный раствор 4 моль/л HNO3 + 4,64·10–2 моль/л  
Ag(I+II); 25°С. а – в присутствии обесточенного 
Pt-анода, б – без электродов.  

Рис. 3.4. Кинетические кривые [Ag(II)]–τ реакции 
Ag(II) с Н2О и их линейные анаморфозы. Исход-
ный раствор 4 моль/л HNO3 + 4,71·10–2 моль/л  
Ag(I+II); 40,5–41°С. а – без электродов, б – в при-
сутствии обесточенного Pt-анода.  

Расчет был выполнен сотруд-
ником Радиевого института К. В. Пе-
репечем [10, частное сообщение]. 
Для этого он использовал большой 
массив данных, накопленных нами 
в ходе исследования растворения 
диоксида плутония в азотной кисло-
те в присутствии электрогенерируе-
мого серебра(II). 

Согласно его концепции, про-
цесс электрохимического окисления 
серебра(I) и его восстановления во-
дой можно описать следующим 
дифференциальным уравнением 
первого порядка: 

d[Ag(II)]/dτ = k1{[Ag(I)]0 – Ag(II)]} –
                       k2[Ag(II)],                       (1) 

где [Ag(I)]0 – исходная концент-
рация серебра(I), [Ag(II)] – концен-
трация серебра(II), k1 – константа 
скорости окисления серебра на ано-
де, k2 – константа скорости восста-
новления серебра водой. Членом  
–2k3[Ag(II)]{PuO2}, учитывающим 
убыль серебра (II) при взаимодейст-
вии с диоксидом плутония, можно 
пренебречь, поскольку он является 
величиной второго порядка малости 
по сравнению с первыми двумя чле-
нами правой части уравнения. 

Очевидно, что в начальный 
момент времени серебро(II) в рас-
творе отсутствует, т.е. [Ag(II)]0 = 0. 

Решением уравнения (1) явля-
ется функция 

   [Ag(II)] = [Ag(II)]p[1 – exp(–ατ)],    (2) 

где [Ag(II)]р – значение концентра-
ции серебра(II) на плато; α = (k1 + 
k2) – сумма констант скоростей 

Расчет концентрации серебра(II) 
во времени при анодном окислении 

серебра(I) в азотнокислых  
растворах  
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электрохимического окисления серебра(I) и восстановления серебра(II) водой. При 
малых значениях произведения ατ очевидно следующее приближение: 

[Ag(II)] ≈ [Ag(I)]0ατ,   (3) 

т.е. концентрация серебра(II) изменяется примерно по линейному закону 
(подтверждено экспериментом, см. раздел 3.2.3, рис. 3.13). 

Параметр α оценивали из экспериментальных данных по изменению концен-
трации серебра(II) от времени. Для расчета использовали результаты экспериментов, 
которые проводили при 10°С, исходной концентрации серебра(I) 0,01 моль/л, силе 
тока 0,2 А и концентрации азотной кислоты 4,0 моль/л. Число временны' х точек 5. В 
каждой временнóй точке измерение концентрации серебра(II) проводили 10 раз. 

Дисперсию рассчитывали по следующей формуле: 

                      _______ 
∑∑([Ag(II)]ij – [Ag(II)]j)  
j  i                                     

S2 = –––––––––––—––––—––,   (5) 
N – m 

                                                                                                    _______                    10 
где N – общее число измерений, m – число временны' х точек, [Ag(II)]j = (1/10)∑[Ag(II)]ij.  
                                                                                                                                                                                                     1 

Экспериментальные данные, средние и расчетные значения концентрации се-
ребра(II) представлены в табл. 3.1. Результаты также приведена на рис. 3.5. 

Рассчитанная из приведенных в табл. 3.1 данных дисперсия оказалась равной 
0,0004. Столь малая величина свидетельствует о высокой точности измерений. 

Параметр [Ag(II)]p – концентрация серебра(II) при условии, что система нахо-
дится в стационарном состоянии, т.е. k1([Ag(I)]0 – [Ag(II)]р) = k2[Ag(II)]р, оценивали 
по графику зависимости средних экспериментальных значений концентрации сереб-
ра(II) от времени. 

Параметр α в уравнении (3) оценивали методом наименьших квадратов с ис-
пользованием средних значений концентраций [Ag(II)]. 

Дисперсию адекватности модели рассчитывали по формуле (6) 
m                                                          
∑{[Ag(II)]j – [Ag(II)]p[1 – exp(–ατ)}2 

j                                                            
                                          S2 = —————–––––—––––––––––––––,    (6) 

m – 1 
       _______ 
где [Ag(II)]j – среднее измеренное значение концентрации серебра(II) во временнóй 
точке. 

Таблица 3.1. Экспериментальные и рассчитанные концентрации серебра(II) в зависимости 
от времени растворения  

τ, 
мин 

[Ag(II)]·103, моль/л, в опыте № ____________                                       

[Ag(II)]·103, моль/л, 
эксперимент 

[Ag(II)]·103,  
моль/л, расчет 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 

  20 3,4 3,1 3,9 3,8 3,2 3,6 3,8 3,7 3,7 3,7 3,6 3,7   
  40 5,5 4,9 5,7 5,9 5,4 5,1 5,6 5,0 6,4 6,2 5,6 5,54 
  60 6,4 6,7 5,5 7,4 6,1 6,3 6,4 6,0 6,3 6,7 6,4 6,46 
  90 7,0 7,5 7,6 7,7 6,9 7,0 6,7 7,7 7,3 6,6 7,2 7,05 
120 7,0 7,7 7,6 7,5 6,9 7,3 6,8 7,3 7,2 6,9 7,2 7,20 
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Величина дисперсии оказалась равной 0,0001 (это меньше дисперсии эксперимен-
тальных значений), что свидетельствует о том, что рассчитанные значения попадают 
в интервал значений, полученных экспериментальным путем. 

В табл. 3.2 и на рис. 3.6 приведены результаты экспериментов, которые прово-
дили при температурах 20 и 28,8°С, исходной концентрации серебра(I) 0,01 моль/л, 
силе тока 0,2 А и концентрации азотной кислоты 4,0 моль/л. Число временны' х то-
чек – 5. В каждой точке измерение концентрации серебра(II) проводили 4 раза. 

В табл. 3.3 приведены константы анодного окисления серебра(I) (k1) и восста-
новления серебра(II) водой (k2), полученные из решения системы уравнений (1, 2). 
Константа k2 получена в предположении первого порядка реакции восстановления 
серебра(II) водой.  

Таблица 3.2. Экспериментальные и рассчитанные концентрации серебра(II) в зависимости 
от времени растворения  

τ, мин 
[Ag(II)]·103, моль/л, в опыте № _____________                                        

[Ag(II)]·103, моль/л,  
эксперимент 

[Ag(II)]·103,  
моль/л, расчет 1 2 3 4 

20°C 
  20 3,7 3,0 3,5 4,1 3,6 3,5 
  40 5,1 4,2 5,4 4,6 4,8 4,9 
  60 5,5 5,1 5,0 5,8 5,3 5,4 
  90 5,3 6,0 6,3 5,3 5,7 5,7 
120 5,5 5,7 6,2 5,7 5,7 5,8 

28,8°C 
  20 3,1 2,9 3,4 3,7 3,3 3,1 
  40 4,5 3,9 3,6 3,8 3,9 4,1 
  60 4,5 4,1 3,9 5,0 4,4 4,5 
  90 4,9 4,2 4,1 4,7 4,5 4,6 
120 4,9 4,3 4,5 4,8 4,6 4,6 

Рис. 3.5. Изменение концентрации серебра(II) в 
зависимости от времени эксперимента. Темпе-
ратура 10°С, исходная концентрация серебра(I) 
0,01 моль/л, сила тока 0,2 А, концентрация 
азотной кислоты 4,0 моль/л. 1–3 – эксперимент, 
4 – расчет.  

Рис. 3.6. Изменение концентрации серебра
(II) (рассчитанные значения) в зависимо-
сти от температуры раствора. Исходная 
концентрация серебра(I) 0,01 моль/л, сила 
тока 0,2 А, концентрация азотной кислоты 
4,0 моль/л. Температура, °С: 1 – 10, 2 – 20, 
3 – 28,8.  
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Используя данные табл. 3.3 (сообщение Пе-
репеча), мы оценили среднюю энергию актива-
ции реакции восстановления серебра(II) водой 
(Еа ≈ 11 ккал/моль) и соответственно константу 
восстановления серебра(II) водой для 40°С (k2 = 
0,06 мин–1). Она оказалась близкой к найденной 
экспериментально в опытах без диоксида плуто-
ния. 

Константа скорости электрохимической генерации серебра(II) равна 0,27 ± 
0,06 мин–1 и, как и должно быть, не зависит от температуры электролиза (табл. 3.3).  

Таблица 3.3. Константы скорости 
анодного окисления серебра(I) (k1) 
и восстановления серебра(II) (k2)  

T, °С k1, мин–1 k2, мин–1 
10    0,0256 0,00913 
20    0,0273 0,0203   
28,8 0,0269 0,0316   

3.2.2. Исследование кинетики электрохимического растворения  
диоксида плутония с Ag(II)  

1 

2 

3 

4 

4' 

5 

6 

7 8 

9 

10 

 

 

 

Для этой части исследования было создано несколько экспериментальных ус-
тановок. В частности, блок-схема одной из них, предназначенной для исследования 
влияния продуктов деления (ПД) на кинетику электрохимического растворения ди-
оксида плутония, приведена на рис. 3.7.  

Рис. 3.7. Блок-схема установки электрохимического растворения диоксида плутония с се-
ребром(II) в присутствии модельных нерастворимых продуктов деления. 1 – реакционный 
сосуд; 2 – термостат; 3 – пульсатор; 4, 4' – поглотительные склянки; 5 – гамма-спектрометр, 
6 – счетчик импульсов; 7 – защитный фильтр; 8 – вентиль регулировки потока воздуха; 9 – 
водоструйный насос; 10 – блок электропитания.  
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          Электролизером служил сердцевидный шести-
горлый сосуд, горла которого предназначались для 
анода и барботажной трубки одновременно, для ка-
тодного модуля с мембраной и катодом, для пульса-
ционной головки, для сброса газа, для термометра и 
для загрузки растворяемого материала и отбора 
проб. 
          Порядок проведения опытов сводился к сле-
дующему. Растворяемый материал количественно 
переносили в реакционный сосуд с помощью рабо-
чего раствора. Включали пульсационное перемеши-
вание, термостатирование и барботаж воздуха. По-
сле достижения требуемой температуры раствора на 
электроды подавали напряжение. Момент подачи 
напряжения считался началом опыта. Через опреде-
ленные промежутки времени, не останавливая опы-
та, проводили отбор проб. 
          Концентрацию плутония в растворе определя-
ли радиометрически с использованием аттестован-
ных плутониевых стандартов. Удельную активность 
образцов PuO2 определяли следующим образом. Для 

этого точно взвешенное количество диоксида (20–200 мг) вносили в платиновую 
чашку, туда же добавляли несколько миллилитров концентрированной HNO3 и 2–
3 капли плавиковой кислоты и помещали в систему для упаривания под ИК лампой 
(рис. 3.8). Упаривание продолжали до влажного остатка. Операцию повторяли до 
полного растворения диоксида. Затем влажный остаток десять раз последовательно 
обработали концентрированной HNO3 с промежуточным выпариванием до влажных 
солей. Полученный влажный остаток растворяли в разбавленной (1,5 моль/л) HNO3, 
количественно переносили во взвешенную колбу и взвешивали. В дальнейшем все 
разбавления раствора осуществляли по массе. Аликвоты разбавленного плутониево-
го раствора наносили на поверхность мишени также по массе. Число мишеней для 
оценки средней квадратичной погрешности определения удельной активности каж-
дого образца PuO2 составляло не менее 21. 

Концентрацию серебра(II) определяли следующим образом. Произвольное ко-
личество рабочего раствора быстро отбирали из электролизера и вносили в заранее 
взвешенный раствор, содержащий избыточное количество (сверх стехиометрии)  
Ce(III) в 0,5 моль/л H2SO4. Раствор взвешивали вновь, и затем титровали образовав-
шийся в нем Ce(IV) стандартизованным раствором соли Мора с комплексом  
о-фенантролин–Fe(II) в качестве индикатора [11]. 

Рис. 3.8. Система для упарива-
ния радиоактивных растворов.  
1 – ИК лампа, 2 – стакан из тер-
мостойкого стекла, 3 – выпар-
ная чашка с раствором, 4 – 
кольцо держателя, 5 – кристал-
лизатор, 6 – керамика.  

3.2.3. Зависимость скорости растворения диоксида плутония  
от его температуры прокаливания  

Для исследования кинетики окислительного растворения с серебром(II) в зави-
симости от температуры прокаливания диоксида плутония были приготовлены по-
рошки диоксида плутония, прокаленные при 450, 500, 600, 700, 800, 1000 и 1100°С. 
Исходным материалом для образцов диоксида служил металлический плутоний, ко-
торый растворяли в соляной кислоте (6 моль/л) при температуре ледяной бани. По-
сле операции замены аниона (хлорида на нитрат) и последующей стабилизации плу-
тония в состоянии окисления (IV) проводили оксалатное осаждение Pu(C2O4)2·6H2O 
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по стандартной методике [12]. Высушенный 
и слегка измельченный оксалат вначале про-
каливали в печи сопротивления (рис. 3.9) 
при 450°С в течение 5 ч, затем слабопрока-
ленный диоксид прокаливали еще 5 ч при 
заданной температуре. Для образца диокси-
да с температурой прокалки 1000 и 1100°С 
предусмотрено дополнительное трехчасовое 
прокаливание при соответствующей темпе-
ратуре. Для всех образцов определены 
удельные площади поверхности этих по-
рошков и сделаны их микрофотографии; од-
на из них приведена на рис. 3.10. 

Удельную площадь поверхности по-
рошков PuO2 определяли методом БЭТ, ис-
следуя сорбцию аргона из газовой смеси Ar–
He (5% Ar + 95% He по объему) при темпе-
ратуре жидкого азота и сравнивая площадь 
пика десорбции Ar исследуемого образца с 
площадью пика десорбции стандарта. 

Рис. 3.10. Микрофотография порошка диоксида плутония, прокаленного при 800°С (×300). 
На ней отчетливо видны отдельные зерна и крупные конгломераты (до 30–40 мкм).  

Рис. 3.9. Система для прокаливания ра-
диоактивных порошков. 1, 2 – кварцевые 
стаканы; 3 – печь сопротивления; 4 – за-
щитный керамический тигель; 5 – плати-
новый тигель с радиоактивным порош-
ком; 6 – каолиновая вата; 7 – термопара.  
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Удельную площадь поверхности порошков PuO2 в м2/г (Sуд) рассчитывали по формуле 

                                                              Sуд = 2·1,83·SPuO2/(mSAr), (7) 

где SPuO2 – площадь под кривой выхода (десорбции Ar) для порошка PuO2, SAr – пло-
щадь под кривой выхода для Ar-стандарта (1 см3), m – масса PuO2 (г) в сосуде для 
измерения. 

Было показано, что зависимость удельной площади поверхности PuO2 от его 
температуры прокаливания (T) описывается экспонентой Sуд = 358e–0,0054T c R2 = 
0,983. (табл. 3.4, рис. 3.11, 3.12) [13]. Удельная площадь поверхности плазмохимиче-
ского диоксида, прокаленного при 1050°С, хорошо укладывается на эту кривую  
(рис. 3.11, 3). Удельные площади поверхности образцов диоксида, полученные в на-
шей предшествующей работе (рис. 3.11, 2), также следуют экспоненциальной зави-
симости Sуд = 548e–0,006T (с R2 = 0,995), близкой к экспоненте работы [13].  

2 

2 

Таблица 3.4. Удельная площадь поверх-
ности порошков PuO2  

Температу-
ра прокали-
вания, °С 

Sуд, м2/г Ссылка 

400 53 ± 2 Наша работаа 

450 31,1 ± 1,0 Наша работа [13] 
12,3   [14] 

500 22,7 ± 0,6 Наша работа 
28      [15] 

550 18,4 ± 1,0 Наша работаа 
9,1 [14] 

600 13,8 ± 0,8 Наша работа 
8    [15] 

650 7,9 [14] 

700   9,0 ± 0,2 Наша работа 
6,9 [15] 

800   4,7 ± 0,2 Наша работаб 

800   5,7 ± 0,2 Наша работа 
4,3 [14] 

850 2,6 [14] 

950 3,3 [5] 
2,1 [16] 

1000 2,16 ± 0,02 Наша работа 
  0,45 [15] 

1050 0,80 ± 0,14 Наша работав 
1,2 [14] 

1100 0,74 ± 0,06 Наша работа 
1700г   0,09 [5] 

а,б Наши предыдущие исследования, проведен-
ные в разное время, в которых несколько варь-
ировали условия приготовления порошка диок-
сида плутония. в Образец приготовлен прока-
ливанием плазмохимического диоксида при 
1050°С. г Порошок диоксида прокален при 
1700°С в атмосфере аргона, насыщенной водя-
ным паром. 

Рис. 3.11. Зависимость удельной площади по-
верхности порошка PuO2 от температуры его 
прокаливания. 1 – данные нашей работы [13]; 2, 
3 – результаты наших предыдущих исследова-
ний.  

Рис. 3.12. Зависимость lgSуд от температуры 
прокаливания. Сопоставление наших данных с 
опубликованными: 1 – наши данные [13] 
(уравнение регрессии y = –0,0025x + 2,66), 2 – 
данные работы [14] (уравнение регрессии  
y = –0,0017x + 1,90)  
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Кинетические исследования  

Зависимость скорости растворения диоксида плутония в присутствии электро-
генерируемого серебра(II) от температуры прокаливания PuO2 исследована в сле-
дующих условиях: 4 моль/л HNO3 + 0,01 моль/л AgNO3, V = 100 см3, плотность анод-
ного тока 0,00625 А/см2, температура 10 ± 0,1°С. 

Результаты кинетических исследований (табл. 3.5, 3.6) обработаны в двух раз-
ных предположениях: пропорциональности скорости растворения массе растворяе-
мого материала  

                                                       –d{PuO2}/dτ = km
эф{PuO2}[Ag(II)]  (8) 

(описание «в рамках массы») или его поверхности  

                                                       –d{PuO2}/dτ = kS
эфSPuO2[Ag(II)]   (9) 

(описание « в рамках поверхности»). 
Поскольку поверхность растворяемого вещества должна изменяться как сте-

пенная функция его массы [SPuO2 = S0
PuO2(mPuO2/m0

PuO2)2/3] для сферических частиц од-
ного размера, то SPuO2 = const{PuO2}2/3. При этом интегральная форма уравнений 
принимает вид 

                                                    ln{PuO2} = ln{PuO2}0 – km
эф[Ag(II)]τ    (10) 

(описание «в рамках массы») и  

                                                {PuO2}1/3 = {PuO2}0
1/3 – 0,333kS

эф[Ag(II)]τ    (11) 

(описание «в рамках поверхности»). 

2 

2 2 2 2 

2 

Таблица 3.5. Окислительное растворение диоксида плутония с Ag(II). Условия растворения: 
4 моль/л HNO3 + 0,01 моль/л AgNO3, V = 100 см3, плотность анодного тока 0,00625 А/см2, 
температура 10 ± 0,1°С (описание «в рамках массы»)  

№ 
опыта 

Масса 
PuO2, 
мг 

Тпрокал,  
°С Sуд, м2/г [Ag(II)]p·103, 

моль/л 
km
эф[Ag(II)]p, 

ч–1* R2 km
эф,  

(моль/л)–1·мин–1 
Баланс 

PuO2, % 

  1 34,2   450 31,0 ± 0,1   6,83 ± 0,40 1,8 ± 0,1 0,990 4,3 ± 0,2 (9,4)** 98,9 
  2 27,0   450 31,0 ± 0,1   6,81 ± 0,35 2,4 ± 0,2 0,979 5,89 ± 0,01 (9,17) 95,6 
  3 54,4   500 22,7 ± 0,6   7,65 ± 0,22 2,0 ± 0,2 0,966 4,4 ± 0,5 (14,4) 100,3   
  4 19,2   500 22,7 ± 0,6   6,54 ± 0,44 2,9 ± 0,4 0,964 7,5 ± 1,0 (13,8) 98,3 
  5 17,3   600 13,8 ± 0,8   6,47 ± 0,36 1,9 ± 0,2 0,980 4,9 ± 0,9 (11,9) 90,4 
  6 25,1   600 13,8 ± 0,8   6,61 ± 0,22 2,1 ± 0,2 0,965 5,2 ± 0,7 (12,5) 96,1 
  7 37,2   700 9,0 ± 0,2 7,38 ± 0,34 1,99 ± 0,13 0,987 4,5 ± 0,3 (10,1) 94,0 
  8 39,4   700 9,0 ± 0,2 7,37 ± 0,26 1,8 ± 0,2 0,949 4,0 ± 0,5 (9,4) 92,8 
  9 44,3   800 5,7 ± 0,2 7,33 ± 0,29 1,63 ± 0,05 0,997 3,7 ± 0,1 98,1 
10 24,4   800 5,7 ± 0,2 7,00 ± 0,26 1,74 ± 0,14 0,982 4,15 ± 0,03 97,1 
11 52,8 1000 2,16 ± 0,2   7,11 ± 0,29 1,40 ± 0,14 0,971 3,3 ± 0,3 95,1 
12 42,8 1000 2,16 ± 0,2   7,48 ± 0,77 1,21 ± 0,10 0,979 2,7 ± 0,2 93,0 
13 45,3 1100 0,74 ± 0,06 7,22 ± 0,30 0,81 ± 0,08 0,988 1,9 ± 0,2 91,2 
14 78,1 1100 0,74 ± 0,06 7,87 ± 0,77 0,88 ± 0,05 0,985 1,9 ± 0,1 96,2 

  * Координаты lg{PuO2}–τ. 
** В скобках приведены значения km

эф, рассчитанные для координат ln{PuO2}–τ2 в предположении  
[Ag(II)] = (τ/τp)[Ag(II)]p.  
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Таблица 3.6. Окислительное растворение диоксида плутония с Ag(II). Условия растворения: 4 моль/л 
HNO3 + 0,01 моль/л AgNO3, V = 100 см3, плотность анодного тока 0,00625 А/см2, температура +10 ± 
0,1°С (описание «в рамках поверхности»)*  

№  
опыта 

Масса 
PuO2, мг 

Tпрокал, 
°C 

Sуд,  
м2/г S0, cм2 τp, 

мин 
[Ag(II)]·103, 
моль/л –tgα1·105 0,333(kS

эф)1 

  1 34,2   450 31,1   10602 47    6,8 ± 0,3 1,93 ± 0,04 0,265 
  2 27,0   450 31,1     8370 38,6 6,8 ± 0,4 2,1 ± 0,5 0,238 
  3 54,4   500 22,7   12349 46,5 7,6 ± 0,2 3,3 ± 0,5 0,388 
  4 19,2   500 22,7     4358 42,3 6,5 ± 0,4 2,3 ± 0,2 0,298 
  5 17,3   600 13,8     2387 46,5 6,5 ± 0,4 1,9 ± 0,3 0,268 
  6 25,1   600 13,8     3464 43,3 6,6 ± 0,2 2,4 ± 0,2 0,308 
  7 37,2   700 9,0   3348   7,4 ± 0,3 2,1 ± 0,2 0,282 
  8 39,4   700 9,0   3546 42,6 7,4 ± 0,3 2,3 ± 0,2 0,262 
  9 44,3   800 5,7   2525   7,3 ± 0,3   
10 24,4   800 5,7   1391   7,0 ± 0,3   
11 52,8 1000 2,2   1140   7,1 ± 0,3   
12 42,8 1000 2,2     924   7,5 ± 0,8   
13 45,3 1100   0,74     335   7,2 ± 0,3   
14 78,1 1100   0,74     578   7,9 ± 0,8   

–tgα2 

 
 
 
 
 
 
 
 

0,044 ± 0,004 
0,038 ± 0,004 
0,043 ± 0,003 
0,036 ± 0,002 
0,024 ± 0,001 
0,031 ± 0,002 

0,333(kS
эф)2 

 
 
 
 
 
 
 
 

0,100 
0,092 
0,101 
0,083 
0,054 
0,065 

* Для опытов 1–8 приведены тангенсы угла наклона линейной зависимости {PuO2}1/3–τ2 [tgα1, размер-
ность (моль/л)1/3·мин–2, для опытов 9–14 – тангенсы угла наклона линейной зависимости  
{PuO2}1/3–τ [tgα2, размерность (моль/л)1/3·ч–1]. Для опытов 1–8 приведены значения 0,333(kS

эф)1 =  
–tgα1·2τp/[Ag(II)]p, (моль/л)–2/3·мин–1, для опытов 9–14 – 0,333(kS

эф)2 = –tgα2/[Ag(II)]p, (моль/л)–2/3·мин–1. 

В этой связи мы использовали в качест-
ве критерия для количественного сравнения 
кинетических кривых тангенсы угла наклона 
двух последних зависимостей [ln{PuO2}–τ и 
{PuO2}1/3–τ] – tgαm = km

эф[Ag(II)] и tgαS = 
0,333kS

эф[Ag(II)]. 
Для всех образцов была продемонст-

рирована возможность описания кинетики 
растворения как «в рамках массы», так и «в 
рамках поверхности». Другими словами, в 
условиях [Ag(II)]0 > {PuO2}0 кинетические 
кривые спрямляются одинаково хорошо как 
в предположении пропорциональности ско-
рости растворения как массе растворяемого 
материала, так и его поверхности [уравне-
ния (8) и (9) соответственно] (рис. 3.13). Ко-
эффициенты корреляции близки к единице 
(R2 = 0,94–0,97).  

Рис. 3.13. Кинетика окислительного растворе-
ния PuO2, прокаленного при 800°С (исходная 
масса образца 62,9 мг). а – кинетическая кривая 
{PuO2}–τ; б, в – ее линейные анаморфозы 
{PuO2}1/3–τ и lg{PuO2}–τ соответственно. Урав-
нение регрессии: б – y = –0,0524x + 0,126, R2 = 
0,9369; в – y = –0,791x – 2,655, R2 = 0,9668.  
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Описание «в рамках массы»  

Очевидно, что для порошков PuO2, прокаленных при 450–700°С, скорость рас-
творения практически постоянна. В случае порошков диоксида, прокаленных при 
800°С и выше, скорость растворения заметно уменьшается с увеличением темпера-
туры прокаливания PuO2. Однако и для этих порошков скорость растворения диок-
сида плутония уменьшается только в 2,2 раза при уменьшении удельной площади 
поверхности порошка примерно в 8 раз. Здесь следует относить скорость растворе-
ния не к удельной площади поверхности порошка, а к исходной площади поверхно-
сти (S0) растворяемого PuO2 в каждом опыте. В диапазоне температур от 800 до 
1100°С исходная площадь поверхности PuO2 изменяется в 7,5 раз от 2525 (табл. 3.5, 
опыт 9) до 335 см2 (табл. 3.5, опыт 13) при уменьшении эффективной константы ско-
рости km

эф вдвое.  
Сопоставление кинетических кривых убыли диоксида плутония и накопления 

серебра(II) в растворителе в ходе опыта (рис. 3.14) показывает, что в системах со 
слабопрокаленными образцами (450–700°С) до 70–87% PuO2 растворяется до того 
момента, когда зависимость [Ag(II)]–τ выходит на плато. Очевидно, что нормировать 
скорость растворения относительно [Ag(II)]р неправомерно. В этой области темпера-
тур прокаливания PuO2 практически во всех опытах время выхода на плато составля-
ет от 42 до 47 мин, причем накопление серебра(II) до выхода [Ag(II)] на плато может 
быть аппроксимировано прямой [Ag(II)] = (τ/τплато)[Ag(II)]плато. 

Если аппроксимировать накопление Ag(II) линейной зависимостью (рис. 3.14) 
и подставить ее в базовое уравнение кинетики растворения диоксида плутония (8), 
то после разделения переменных получится выражение  

                                                –d{PuO2}/{PuO2} = km
эф[Ag(II)]p(τ/τp)dτ.  (12) 

Интегрирование этого уравнения дает  

                                              ln{PuO2} = ln{PuO2}0 – km
эф[Ag(II)]pτ2/(2τp).   (13) 

Зависимость ln{PuO2}–τ2 представляет приемлемую прямую (рис. 3.15), под-
тверждая принятую аппроксимацию. 

Тангенс угла наклона этой прямой равен km
эф[Ag(II)]p/(2τp) [к сожалению, этот 

участок кинетической кривой представлен очень малым числом точек (3, редко 4), 
что существенно снижает точность результатов и достоверность выводов]. Если тан-

Рис. 3.14. Сопоставление кинетических кривых 
{PuO2}–τ (1) и [Ag(II)]–τ (2). Условия растворения: 
4 моль/л HNO3 + 0,01 моль/л AgNO3, V = 100 см3, 
плотность анодного тока 0,00625 А/см2, температу-
ра 10 ± 0,1°С.  

1 

2 

Рис. 3.15. Зависимость lg{PuO2}–τ2. 
Условия растворения: 4 моль/л HNO3 + 
0,1 моль/л AgNO3, объем растворите-
ля 100 см3, плотность анодного тока 
0,00625 А/см2, температура 10 ± 0,1°С. 
Уравнение регрессии: y = –0,765x – 
2,96, R2 = 0,9719.  

τ, ч 

τ2, ч2 
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генс угла прямой ln{PuO2}–τ2 разделить на [Ag(II)]p/(2τp), получится исправленное 
значение km

эф, которое будет ближе к действительному, чем приведенное в табл. 3.5. 
Значения констант km

эф, рассчитанные в предположении линейной зависимости 
[Ag(II)]τ = τ/τплато[Ag(II)]плато, заключены в скобки. Очевидно, что для слабопрокален-
ного диоксида плутония (температура прокаливания 450–700°С) практически отсут-
ствует зависимость константы скорости растворения PuO2, km

эф, от его температуры 
прокаливания. Для высокопрокаленных образцов (800–1100°С) наблюдается слабая 
зависимость эффективной константы скорости растворения диоксида от температу-
ры прокаливания порошка. 

Описание «в рамках поверхности»  

С учетом высказанных соображений описание кинетики растворения слабопро-
каленных образцов диоксида плутония «в рамках поверхности» проведено с исполь-
зованием соответствующей интегральной формы кинетического уравнения 

                                      {PuO2}1/3 = {PuO2}0
1/3 – 0,333kS

эф[Ag(II)]pτ2/(2τp)    (14) 

(табл. 3.6). Из табл. 3.6 следует, что для образцов диоксида плутония, прокаленных 
при 450–700°С, эффективная константа скорости (описание «в рамках поверхности») 
практически не зависит от температуры прокаливания, при этом удается оценить толь-
ко порядок константы скорости реакции, происходящей на поверхности диоксида,  
kS
эф 10–6–10–7 см–2·мин–1 для зависимости –d{PuO2}/dτ = kS

эфSPuO2[Ag(II)] и [Ag(II)] =  
(τ/τp)[Ag(II)]p (табл. 3.6, опыты 1–8), что соответствует ~10–3–10–4 см·мин–1, если вы-
разить скорость в моль/мин 

–dm/dτ = kS
эфSPuO2[Ag(II)], 

где 

SPuO2 = S0
PuO2(mPuO2/m0

PuO2)2/3. 

Кинетические кривые для образцов PuO2 с температурой прокаливания от  
800°С и выше обрабатывали в координатах {PuO2}1/3–τ, поскольку растворение шло 
существенно медленнее растворения слабопрокаленных образцов, и основная масса 
диоксида плутония растворялась, когда концентрация серебра(II) уже вышла на пла-
то. При этом в области переменной концентрации серебра(II) [Ag(II)] находилось не 
более одной точки кинетической кривой {PuO2}–τ, остальные точки соответствовали 
условию [Ag(II)] = [Ag(II)]p. 

Из этих данных также можно оценить только порядок величины константы ре-
акции, происходяшей на поверхности диоксида (kS

эф ~10–3–10–4 см·мин–1).  

2 

2 2 2 2 

Рис. 3.16. Зависимость –tgα/[Ag(II)]p = 
0,333kS

эф–S0, где [Ag(II)] = [Ag(II)]p (табл. 3.6, 
образцы 9–14). Уравнение регрессии: y =  
2·10–5x + 0,059, R2 = 0,6459.  
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Влияние температуры растворителя на скорость окислительного растворения PuO2  
с серебром(II)  

Влияние температуры растворителя на скорость растворения диоксида плуто-
ния с электрогенерируемым серебром(II) было изучено с использованием двух раз-
ных порошков PuO2 (с Ssp = 5,7 и 2,2 м2/г), про-
каленных при 800 и 1000°С. Tемпература рас-
творителя 10, 20, 28,8 и 36,6°С. Мониторинг 
концентрации Ag(II) осуществлялся в каждом 
опыте (табл. 3.7, рис. 3.17). 

Из табл. 3.7 и рис. 3.17 следует, что зави-
симость логарифма константы скорости от об-
ратной величины абсолютной температуры под-
чиняется закону Аррениуса kS

эф = A·exp(–Ea/RT), 
где Еа = 6,40·103 и 6,35·103 кал/моль для образ-
цов диоксида плутония, прокаленных при 800 
и 1000°С соответственно. Коэффициенты кор-
реляции соответственно равны 0,993 и 0,975. 
Такая величина энергии активации характерна 
для диффузионных процессов и, по-видимому, 
отражает перенос анионов кристаллической 
решетки через слой Гельмгольца поверхности 
раздела твердое тело/раствор.  

Таблица 3.7. Зависимость скорости растворения PuO2 от температуры растворителя. Раство-
ритель: 4 моль/л HNO3 + 0,01 моль/л AgNO3; V = 100 см3; плотность анодного тока 
0,00625 А/см2  

№ 
опы-
та 

Масса 
PuO2, 
мг 

Tпрокал,  
°С Tопыта, °С [Ag(II)]·103,  

моль/л 
–0,333kS

эф[Ag(II)]p, 
(моль/л)1/3·ч–1 R2 –0,333kS

эф,  
(моль/л)–2/3·мин–1 

Баланс 
PuO2,  

% 
  1 44,3   800 10,0 ± 0,1 7,3 ± 0,3 0,044 ± 0,004 0,961 0,100   98,1 
  2 24,4   800 10,0 ± 0,1 7,0 ± 0,3 0,039 ± 0,004 0,975 0,092   97,1 
  3 25,4   800 20,0 ± 0,1 5,5 ± 0,3 0,052 ± 0,005 0,983 0,16     94,2 
  4 24,7   800 20,0 ± 0,1 5,3 ± 0,2 0,039 ± 0,005 0,959 0,12     97,7 
  5 62,9   800 28,8 ± 0,1 4,8 ± 0,3 0,052 ± 0,008 0,937 0,18   100,2 
  6 37,0   800 28,8 ±  0,1 4,7 ± 0,3 0,064 ± 0,004 0,992 0,23   101,4 
  7 71,6   800 36,6 ± 0,1 3,1 ± 0,1 0,050 ± 0,008 0,931 0,26     96,0 
  8 24,8   800 36,6 ± 0,1 2,6 ± 0,1 0,035 ± 0,003 0,982 0,22     99,7 
  9 52,8 1000 10,0 ± 0,1 7,1 ± 0,3 0,043 ± 0,003 0,987 0,101   95,1 
10 42,8 1000 10,0 ± 0,1 7,2 ± 0,3 0,036 ± 0,002 0,986 0,083   93,0 
11 59,2 1000 20,0 ± 0,1 6,1 ± 0,5 0,046 ± 0,003 0,990 0,13     96,5 
12 56,4 1000 20,0 ± 0,1 6,3 ± 0,2 0,040 ± 0,003 0,979 0,105   98,2 
13 37,6 1000 28,8 ± 0,1 4,1 ± 0,2 0,042 ± 0,002 0,990 0,17     98,4 
14 44,7 1000 28,8 ± 0,1 4,3 ± 0,5 0,044 ± 0,002 0,995 0,17     99,7 
15 61,9 1000 36,6 ± 0,1 3,6 ± 0,1 0,044 ± 0,002 0,991 0,20     97,1 
16 41,8 1000 36,6 ± 0,1 2,3 ± 0,1 0,036 ± 0,004 0,956 0,26     96,4 

Рис. 3.17. Зависимость lgkS
эф–103/T. 1 – 

PuO2, прокаленный при 800°С, урав-
нение регрессии y = –1,38x + 3,86, R2 = 
0,9926; 2 – PuO2, прокаленный при 
1000°С, уравнение регрессии y =  
–1,35x + 3,71, R2 = 0,9754.  

эф
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3.2.4. Влияние модельных нерастворимых продуктов деления на скорость  
растворения диоксида плутония в азотной кислоте с Ag(II)  

Известно, что качество МОХ-топлива оценивается по его эксплуатационным 
характеристикам и возможности дальнейшей его переработки. Переработчики топ-
лива требуют гарантий высокой растворимости топлива в горячей концентрирован-
ной азотной кислоте за один цикл при любых условиях облучения. Однако во мно-
гих случаях массовая доля нерастворимых остатков (НО) является неприемлемой. 
Поскольку в НО содержится достаточное количество ценных компонентов (уран, 
плутоний, малые актиноиды, металлы платиновой группы) [17], а масса НО состав-
ляет от 3 до 5 кг на тонну отработанного топлива, рассматривалась возможность 
электрохимического дорастворения НО с серебром(II) [18]. В этой связи казалось 
целесообразным исследовать поведение оксидов актиноидов в условиях растворения 
с серебром(II) в присутствии некоторых продуктов деления и некоторых конкури-
рующих реакций. 

С учетом состава НО МОХ-топлива, приведенного в работе [17], были приго-
товлены и использованы в качестве модельных продуктов деления следующие веще-
ства: металлические Мо, Zr, Tc, Ru и оксиды MoO2, MoO3, ZrO2, PdO, TcO2, RuO2 и 
RuO2·хН2О. Все рутенийсодержащие продукты были помечены рутением-106. 

Опыты проводили на трех установках, которые представляли собой версии ба-
зовой установки, описанной в работе [19] (рис. 3.7). Конструкция электролизера не 
отличалась от использованной в работе [19]. 

Условия растворения высокопрокаленного диоксида: растворитель – 4 моль/л 
HNO3 + 0,05 моль/л AgNO3, V = 100 см3, плотность анодного тока 0,013 А/см2, темпе-
ратура +40°С. Температура прокаливания PuO2 1200°С. 

Было показано, что кинетика растворения диоксида плутония формально мо-
жет быть описана «в рамках массы» [уравнение (8)] (рис. 3.18). В качестве критерия 
кинетики процесса использовали произведение km

эф[Ag(II)]. 
Растворение высокопрокаленного диоксида плутония с Ag(II) характеризуется 

следующими особенностями (табл. 3.8). 

б 

Рис. 3.18. Кинетическая кривая окислительного растворения высокопрокаленного PuO2 с  
Ag(II) в отсутствие продуктов деления и ее линейные анаморфозы. а – lg{PuO2}–τ, y =  
–0,288x – 2,74, R2 = 0,9708; б – {PuO2}1/3–τ, y = –0,0158x + 0,116, R2 = 0,8755. Условия раство-
рения: растворитель – 4 моль/л HNO3 + 0,05 моль/л AgNO3, V = 100 см3, плотность анодного 
тока 0,013 А/см2, температура +40°С. Температура прокаливания PuO2 1200°С.  

τ, ч τ, ч 

τ, ч 
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В отсутствие продуктов деления растворение в выбранных условиях идет с 
удобной для наблюдения скоростью, практически полное растворение достигается за 
2,5 ч. Скорость процесса пропорциональна массе диоксида плутония, приходящейся 
на единицу объема растворителя. Произведение km

эф[Ag(II)] = 0,60 ± 0,04 ч–1. 
При введении в систему металлического молибдена растворение диоксида плу-

тония резко замедляется (приблизительно на порядок величины). В этот период 
практически все серебро(II) расходуется на растворение молибдена (раствор не окра-
шен), растворения PuO2 не происходит. И лишь после завершения растворения мо-
либдена появляется окраска Ag(II) и начинается растворение диоксида плутония. 
При этом растворение PuO2 происходит с такой же скоростью (km

эф[Ag(II)] = 0,58 ± 
0,04 ч–1), как и в отсутствие молибдена, независимо от массы введенного в систему 
молибдена (табл. 3.8, опыты 4 и 5; рис. 3.19). После растворения молибдена (опыт с 
456,8 мг Мо) выпадает объемистый белый осадок. По-видимому, это гидрат триокси-
да молибдена (МоО3·хН2О) [20].  

Таблица 3.8. Влияние модельных нерастворимых продуктов деления на скорость растворе-
ния высокопрокаленного PuO2 c Ag(II). Растворитель – 4 моль/л HNO3 + 0,05 моль/л AgNO3, 
V = 100 см3, плотность анодного тока 0,013 А/см2, температура +40°С. Температура прокали-
вания PuO2 1200°С  

№ 
опыта 

Масса 
PuO2, мг 

ПД Масса 
ПД, мг km

эф[Ag(II)], ч–1 R2 Баланс по 
Pu, % Примечания 

  1 117,0 – – 0,50 ± 0,03 0,979   96,3   
  2 140,0 – – 0,64 ± 0,05 0,964   98,9   
  3   75,7 – – 0,66 ± 0,04 0,971 100,5   
  4   84,3 Mo 191,8 0,56 ± 0,04 0,968   96,2   

  5   61,2 Mo 456,8 0,60 ± 0,04 0,969   91,6 После растворения Мо 
выпал белый осадок 

  6 120,4 MoO2 228,6 0,95 ± 0,07 0,972 102,4   

  7   56,0 MoO2 259,2 0,81 ± 0,07 0,955   94,8 Полное растворение как 
PuO2, так и МоО2 

  8 100,8 MoO3 194,0 1,22 ± 0,06 0,989   99,8   
  9   60,3 MoO3 283,6 0,71 ± 0,14 0,997   91,7   
10 151,9 Zr 164,6 0,56 ± 0,03 0,975   98,0   
11   55,4 Zr 157,8 0,69 ± 0,06 0,962   92,6   
12   58,2 ZrO2 303,4 1,26 ± 0,04 0,995 102,7   
13   44,7 ZrO2   40,9 0,84 ± 0,04 0,987 100,6   

14   65,1 PdO   63,5 0,0723 ± 0,0017 0,995   37,5% PuO2 перешло в 
раствор за 6 ч 

15   40,8 PdO   88,2 0,036 ± 0,002 0,980   21,9% PuO2 перешло в 
раствор за 6 ч 

16   30,6 Ru   20,0 0,85 ± 0,03 0,991   96,1 99,3% RuO4 отогнано за 
6 ч 

17   82,1 Ru   25,3 0,83 ± 0,04 0,986 102,1 94,9% RuO4 отогнано за 
6 ч 

18   57,6 RuО2       9,45 0,92 ± 0,04 0,987 101,9 за 6 ч отогнано 0,011% 
RuO4 

19   45,0 Тс 126,8 0,97 ± 0,04 0,993 101,7 Тс и PuO2 переходят в 
раствор одновременно 

20   61,1 ТсО2   42,3 0,66 ± 0,02 0,997 101,3 
ТсО2 растворился в пер-
вые минуты перенесения 
его в электролизер 
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Рис. 3.19. Кинетическая кривая окислительного растворения высокопрокаленного PuO2 с  
Ag(II) в присутствии металлического молибдена (а) и ее линейная анаморфоза в координа-
тах lg{PuO2}–τ (б). Уравнения регрессии на б, участок 1: y = –0,0004x – 2,65; участок 2: y =  
–0,26x – 2,49, R2 = 0,9676. Условия растворения: растворитель 4 моль/л HNO3 + 0,05 моль/л 
AgNO3, V = 100 см3, плотность анодного тока 0,013 А/см2, температура +40°С. Температура 
прокаливания PuO2 1200°С.  

τ, ч τ, ч 

В присутствии МоО2 (табл. 3.8, опыты 6 и 7) окраска Ag(II) появляется через 
10–15 мин после включения тока, за это время МоО2 полностью растворяется. Далее 
происходит более быстрое растворение диоксида плутония, чем в отсутствие диок-
сида молибдена (среднее значение km

эф[Ag(II)] = 0,88 ± 0,07 ч–1) (рис. 3.20). 
В системах с МоО3 (табл. 3.8, опыты 8 и 9) (рис. 3.21) окраска Ag(II) появляет-

ся сразу же после включения тока. При этом происходит одновременное растворение 
диоксида плутония и МоО3. Максимально возможная концентрация шестивалентно-
го молибдена в растворе (опыты 8 и 9) не должна превышать 1,35·10–2 и  
1,90·10–2 моль/л соответственно. В действительности она существенно ниже, по-
скольку в опыте 9 (масса МоО3 283,6 мг) после его окончания часть МоО3 осталась 
нерастворенной.  

Рис. 3.20. Кинетическая кривая окислительного растворения PuO2 (1200°С) с Ag(II) в при-
сутствии диоксида молибдена (а) и ее линейная анаморфоза (б). Условия растворения – 
табл. 3.8, опыт 7. Уравнение регрессии на б: y = –0,351x – 2,70, R2 = 0,955.  

Рис. 3.21. Кинетическая кривая окислительного растворения PuO2 (1200°С) с Ag(II) в при-
сутствии триоксида молибдена (а) и ее линейная анаморфоза (б). Условия растворения – 
табл. 3.8, опыт 9. Уравнение регрессии на б: y = –0,307x – 2,66, R2 = 0,9973.  

τ, ч τ, ч 

τ, ч τ, ч 
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В этих опытах скорость растворения диоксида плутония выше его скорости 
растворения в отсутствие МоО3, и произведение km

эф[Ag(II)] достигает 1,22 ± 0,06 ч–1 
(табл. 3.8, опыт 8). По нашему мнению, это увеличение скорости связано с каталити-
ческой активностью молибдат-иона [21]. 

Металлический цирконий в наших условиях не влияет на скорость растворения 
диоксида плутония (табл. 3.8, опыты 10, 11). Однако диоксид циркония незначитель-
но ускоряет этот процесс (табл. 3.8, опыты 12, 13). 

Металлический рутений и металлический технеций несколько (примерно в 1,4–
1,5 раза) ускоряют растворение диоксида плутония (табл. 3.8, опыты 16, 17 и 19). 
Можно предположить, что в системах с рутением ответственны за это ускорение 
промежуточные короткоживущие формы рутения в растворе, возникающие в ходе 
окисления Ru → RuO4. 

Диоксид технеция (табл. 3.8, опыт 20) полностью растворяется в момент его за-
грузки в электролизер. Далее растворение диоксида плутония в присутствии, по-ви-
димому, технециевой кислоты НТсО4 происходит с той же скоростью, что и без нее. 

Оксид палладия значительно (в 7–20 раз) замедляет растворение PuO2. Сущест-
венно то, что в течение всего процесса отсутствует окраска Ag(II): генерируемое  
Ag(II) полностью потребляется. Кинетическая кривая в координатах PuO2–τ пред-
ставляет собой практически прямую линию. Другими словами, наблюдается дефи-
цит Ag(II), и скорость растворения диоксида плутония, вероятнее всего, контролиру-
ется транспортом Ag(I) к аноду с последующим окислением Ag(I) → Ag(II). Такое 
мощное потребление Ag(II) связано, по-видимому, с окислением воды серебром(II), 
катализируемым оксидом палладия, а также окислением PdO → PdO2, которое воз-
можно в этих условиях [19].  

3.2.5. Растворение высокопрокаленного диоксида плутония  
в присутствии скрапа отработанного топлива  

Проведено растворение диоксида плутония в присутствии механической смеси 
модельных продуктов деления (табл. 3.9, опыт 1). Массовое отношение компонентов 
смеси соответствовало отношению компонентов, приведенному в докладе МАГАТЭ 
для скрапа азотнокислого растворения отработанного оксидного уран-плутониевого 
топлива (U0,96Pu0,04)O2 с выгоранием 38,7 ГВт·сут/т [17]. 

Было показано (табл. 3.9), что в присутствии модельного НО (в котором оксид 
палладия втрое превышал по массе диоксид плутония) скорость растворения PuO2 в 
14 раз ниже его же скорости растворения в системе без продуктов деления  
(km

эф[Ag(II)] = 0,0425 ± 0,0004 ч–1). В этой системе за 8 ч удалось растворить только 
30,8% PuO2 и отогнать 76,8% рутения. 

Была проверена возможность растворения диоксида плутония в присутствии 
реального НО азотнокислого растворения отработанного топлива. Для этого исполь-
зовали нерастворимый остаток азотнокислого растворения уран-оксидного отрабо-
танного топлива (реактор ВВЭР-1000, выгорание 40 МВт·сут/кг U), полученный из 
Отделения прикладной радиохимии РИ им. В. Г. Хлопина. Масса НО – 155 мг, об-
щая γ-активность НО – 467 МБк. Согласно данным γ-спектроскопии, НО содержал 
(МБк): 106Ru 199,4, 125Sb 103,8, 155Eu 1,0, 154Eu 1,5, 137Cs 135,8, 134Cs 13,2. 

Использованный в этом опыте порошок PuO2 приготовлен прокаливанием плаз-
мохимического диоксида плутония при 1050°С в течение 3 ч; удельная площадь по-
верхности порошка 0,8 м2/г, порошок состоял из кубических частиц одинакового раз-
мера (меньше 1 мкм). Условия растворения: растворитель 4 моль/л HNO3 + 0,05 моль/л  
AgNO3, V = 100 см3, плотность анодного тока 0,013 А/см2, температура +40°С. 
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Таблица 3.9. Скорость растворения высокопрокаленного PuO2 в присутствии модельного и 
реального скрапа азотнокислого растворения отработанного топлива. Температура прокали-
вания PuO2 1200°С для модельного скрапа (опыт 1), 1050°С для реального скрапа азотнокис-
лого растворения отработанного топлива (опыт 2) и для модельных опытов (опыты 3, 4)  

№ 
опы-
та 

Масса 
PuO2, 
мг 

Состав материала,  
добавляемого к PuO2 

τ, 
ч km

эф[Ag(II)], ч–1 R2 
Най-
дено 
Pu, % 

Примечания 

1 35,8 

Ru 100,7, RuO2 11,8, Mo 
21,4, MoO2 28,5, MoO3 
32,1, ZrO2 3,50, PdO  
106,5 мг 

8,0 0,0425 ± 0,0004 0,999   
Растворено 30,8% 
PuO2 и отогнано 
76,8% RuO4 

2 78,2 

НО 155 мг, ∑γ 467 МБк.  
γ-Спектр, МБк: 106Ru 199,4, 
125Sb 103,8, 155Eu 1,0, 154Eu 
1,5, 137Cs 135,8, 134Cs 13,2 

6,0 1,05 ± 0,13 0,972 100 
За 6 ч растворено 
100% PuO2 и ото-
гнано 99,2% RuО4 

3 82,0 Pd 48,4, Ru 50 мг* 6,0 1,17 ± 0,13 0,988   91,5% RuО4 ото-
гнано за 6 ч 

4 58,8 Pd 12,8, Ru 50 мг* 6,0 1,25 ± 0,11 0,984   86,2% RuО4 ото-
гнано за 6 ч 

5 – Pd 12,8, Ru 50 мг* 6,0 – – – 92,9% RuО4 ото-
гнано за 6 ч 

* Палладий представлен в форме металла, рутений – в форме нитрозонитратов.  

Было показано следующее (табл. 3.9).  
1) За 6 ч растворилась большая часть НО азотнокислого растворения отрабо-

танного топлива. 
2) Диоксид плутония растворился менее чем за 3 ч (рис. 3.22); произведение  

km
ef[Ag(II)] равно 1,05 ч–1 и практически не отличается от такового при растворении 
того же образца PuO2 в отсутствие добавок (km

эф[Ag(II)] = 1,04 ± 0,06 ч–1). Как показал 

Рис. 3.22. Кинетическая кривая окислительного растворения высокопрокаленного (1050°С) 
PuO2 с Ag(II) в присутствии скрапа азотнокислого растворения отработанного уран-
оксидного топлива (а) и ее линейные анаморфозы (б, в). Условия растворения: табл. 3.9, 
опыт 2. Уравнения регрессии, б: y = –0,454x – 2,50, R2 = 0,97164; в: y = –0,03x + 0,139, R2 = 
0,9987.  

τ, ч τ, ч 

τ, ч 
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спектрофотометрический анализ с α-нитрозо- 
β-нафтолом, конечный раствор в электролизере 
содержал 22,4 мг палладия (около 14,5% от ис-
ходной массы скрапа). Таким образом, в отли-
чие от модельного НО реальный НО отработан-
ного топлива не замедляет растворения диокси-
да плутония. Чтобы выяснить, почему палла-
дий, входящий в состав реального НО, не влия-
ет на скорость растворения PuO2, были прове-
дены еще 3 опыта с модельными продуктами 
деления: с нитрозонитратами рутения и палла-
диевым блеском (табл. 3.9, опыты 3–5). Усло-
вия растворения те же, что и для высокопрока-
ленного PuO2. Как и ожидалось, бóльшая часть нитрозонитратов рутения окисляется 
в этих условиях приблизительно за 2 ч, а весь диоксид плутония растворяется за 3 ч. 
При этом произведение km

эф[Ag(II)] равно 1,2 ч–1 и незначительно отличается от тако-
вого для растворения PuO2 в отсутствие добавок. Кроме того, в одном из модельных 
опытов (табл. 3.9, опыт 3) было прослежено изменение концентрации палладия в 
растворе в процессе растворения PuO2 (рис. 3.23). 

Оказалось, что зависимость [Pd(II)]–τ представляет собой сложную кривую с 
двумя выраженными максимумами. Эти максимумы соответствуют окислению боль-
шей части рутения и полному растворению PuO2. Первый максимум этой кривой на-
блюдали через 1,5–2 ч после начала процесса, он соответствует концентрации палла-
дия(II) 0,275 г/л. Второй максимум наблюдали через 3 ч при [Pd(II)] = 0,385 г/л. Че-
рез 6 ч концентрация палладия в растворе уменьшилась до 0,115 г/л. Спустя 3 ч рас-
творения PuO2 в растворе появилась взвесь (по-видимому, PdO2·xH2O) [19]. 

Понижение концентрации палладия в растворе после второго максимума, по 
всей вероятности, связано с окислением Pd(II) → Pd(IV) и осаждением PdO2·xH2O. 
Весьма вероятно, что вторичный нерастворимый остаток (ВНО), образовавшийся в 
результате окислительной обработки первичного НО с Ag(II), включает PdO2·xH2O. 

Очевидно, что существенное замедление скорости растворения диоксида плу-
тония с Ag(II) вызывает только оксид палладия, а не растворенный Pd(II). 

Еще одна особенность растворения PuO2 в присутствии реального и модельно-
го НО (табл. 3.9, опыты 2 и 1 соответственно) заключается в том, что в обоих случа-
ях кинетические кривые лучше спрямляются в координатах {PuO2}1/3–τ (R2 =0,999), 
чем в координатах lg{PuO2}–τ (R2 = 0,972). Это означает, что {PuO2}0 ≥ [Ag(II)]стац и  
[Ag(II)]стац < 3·10–3 моль/л. 

Растворение реального скрапа азотнокислого растворения отработанного топ-
лива и отгонка RuO4 из НО начинаются сразу же после включения тока. За 6 ч отго-
няется около 99,2% спектрально чистого рутения. RuO4 практически полностью по-
глощается первым абсорбентом (2 моль/л NaOH), второй абсорбент содержит ни-
чтожные количества рутения [19]. 

Рис. 3.23. Изменение концентрации 
Pd(II) в растворе в процессе раство-
рения PuO2 с Ag(II) в присутствии 
палладиевого блеска и нитрозонитра-
тов рутения. Условия растворения – 
табл. 3.9, опыт 3.  

3.2.6. Влияние конкурирующих реакций на кинетику растворения  
диоксида плутония в азотной кислоте с Ag(II)  

Эта работа также проводилась в рамках исследования возможности электрохи-
мического дорастворения с серебром(II) скрапа азотнокислого растворения отрабо-
танного МОХ-топлива и брака изготовления МОХ-топлива. В процессе изготовле-
ния МОХ-топлива в ходе спекания таблеток при 1700°С в течение длительного вре-

τ, ч 
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мени гетерогенность топлива не исчезает полностью. При этом до облучения сте-
пень недорастворения бракованного топлива за 3 ч в кипящей азотной кислоте 
(6,2 моль/л) колеблется от 0,4 до 0,5%. В ходе облучения в реакторах-размножителях 
(температура превышает 2200°С) гетерогенность топлива практически исчезает. Для 
отработанного топлива с выгоранием 30 ГВт·сут/т (U + Pu) оказывается эффектив-
ным трехчасовое кипячение в 6,2 моль/л HNO3, причем степень недорастворения то-
плива мала – около 0,03% [18]. Этот пороговый эффект (0,03%) обусловлен полиме-
таллическими сплавами плутония с благородными металлами (Pd, Rh, Ru), возни-
кающими в ходе облучения твэлов в реакторе. Однако хвостовики облученного топ-
лива содержат до 60% нерастворимого плутония от его общего содержания в конце-
вых частях твэла [22]. Кроме того, недорастворение отработанного топлива реакто-
ров на тепловых нейтронах (температура в ходе облучения 1300–1500°С) в кипящей 
азотной кислоте достаточно велико (0,3–0,5%). 

Таким образом, для оценки возможности использования метода дорастворения 
с серебром(II) для извлечения плутония и других ценных компонентов из скрапа 
азотнокислого растворения отработанного топлива целесообразно исследование кон-
куренции различных химических форм продуктов деления за Ag(II) в этом процессе.  

Окислительное растворение диоксида плутония с Ag(II) 
в присутствии нитрозонитратов рутения  

Присутствие в скрапе нитрозонитратов рутения, равно как и молибденил-иона, 
МоО2

2+, может быть обусловлено неудовлетворительной промывкой скрапа после 
азотнокислого растворения отработанного топлива. Влияние нитрозонитратов руте-
ния на кинетику электрохимического окислительного растворения диоксида плуто-
ния с Ag(II) характеризуется следующими особенностями. 

1. В отсутствие нитрозонитратов рутения при [Ag(II)]0 >> {PuO2}0 кинетиче-
ские кривые лучше спрямляются при описании «в рамках массы», чем «в рамках по-
верхности». Коэффициенты корреляции R2 при описании «в рамках массы» ближе к 
единице, чем при описании «в рамках поверхности». R2 варьирует от 0,973 до 0,984 
для зависимости lg{PuO2}–τ и от 0,923 до 0,937 для зависимости {PuO2}1/3–τ. То же 
наблюдается и в системах с RuNO3+ (R2 соответственно 0,962–0,998 и 0,937–0,989). 

2. Во всех исследованных системах с нитрозонитратными комплексами руте-
ния (исходное мольное отношение PuO2 к Ru изменялось от 2 : 1 до 1 : 4) наблюдали 
ускорение растворения диоксида плутония в 1,5–2,7 раза по сравнению с растворе-
нием PuO2 в отсутствие комплексов рутения.  

3. Даже в весьма жестких условиях, когда [RuNO3+] = 5,44·10–3 моль/л, скорость 
растворения диоксида плутония увеличивается более, чем в 1,5 раза. Это связано, 
по-видимому, с каталитической активностью промежуточных форм рутения, возни-
кающих в ходе окисления RuNO3+ → RuO4, в частности с рутением(IV), который мо-
жет катализировать растворение PuO2. Кроме того, катализаторами растворения 
PuO2 с Ag(II) в азотной кислоте могут быть неустойчивые в кислом водном растворе 
анионные формы пяти- и шестивалентного рутения (RuO3

– и HRu2O7
–). 

4. Другой особенностью кинетических кривых для систем с нитрозонитратны-
ми комплексами рутения является наличие некоторой медленной стадии растворе-
ния PuO2 в начале процесса (рис. 3.24). Это особенно заметно в присутствии сущест-
венных количеств нитрозонитратов (табл. 3.10, опыты 5 и 6). Так, в системе с 
[RuNO3+] = 5,44·10–3 моль/л масса PuO2 изменялась в течение первого получаса через 
каждые 10 мин от 1,36·10–3 до 1,32·10–3 и 1,30·10–3 моль на литр растворителя. Внача-
ле раствор не был окрашен, и только спустя 15 мин стала развиваться окраска Ag(II); 
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Рис. 3.24. Кинетические кривые окислительного растворения PuO2 c Ag(II) в присутствии 
RuNO3+ (а–в) и их линейные анаморфозы (г–е). Условия растворения: табл. 3.10, опыты 4–6. 
[RuNO3+]·103, моль/л: а, г – 1,15; б, д – 1,77; в, е – 5,44. Уравнения регрессии, г: y =  
–0,711x – 2,95, R2 = 0,99858; д: y = –1,29x – 2,82, R2 = 0,9991; е: y = –0,669x – 2,69, R2 = 0,9864.  

Таблица 3.10. Окислительное растворение PuO2 с Ag(II) в присутствии нитрозонитратов 
рутения. Растворитель 4 моль/л HNO3 + 0,05 моль/л AgNO3 + x моль/л RuNO3+, V = 100 см3, 
температура +40°С, плотность тока 0,013 А/см2, барботаж воздуха 5 л/ч. Температура прока-
ливания PuO2 1050°С (описание «в рамках массы»)  
№ 

опыта 
Масса 

PuO2, мг 
{PuO2}·103, 
моль/л 

[RuNO3+]·103, 
моль/л km

эф[Ag(II)], ч–1* R2 Баланс по 
Pu, % 

1 75,5 2,79 – 1,04 ± 0,06   0,973 100,9 
2 52,8 1,95 – 0,81 ± 0,05   0,984   96,7 
3 36,5 1,35 0,68 2,3 ± 0,3   0,962 101,3 
4 31,3 1,16 1,15 1,70 ± 0,04   0,998 103,5 
5 24,0   0,887 1,77   2,7 ± 0,1** 0,987 108,8 
6 36,9 1,36 5,44   1,54 ± 0,09** 0,986   99,4 

  * Координаты lg{PuO2}–τ. 
** Значения km

эф[Ag(II)] для опытов 5 и 6 относятся к той части кинетической кривой, когда концен-
трация Ag(II) уже вышла на плато.  

τ, ч 

τ, ч 

τ, ч 

τ, ч 

τ, ч τ, ч 
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через 25 мин после начала опыта раствор приобрел темно-бурый цвет, свойственный 
Ag(II). В этот начальный период растворения, по-видимому, бóльшая часть Ag(II) 
расходуется на окисление нитрозонитрата до некоторого сравнительно устойчивого 
состояния, вероятнее всего, до рутения(IV). В системе без нитрозонитратов при  
+40°С и прочих равных условиях окисленной оказывается не более трети от общего 
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Окислительное растворение диоксида плутония с Ag(II)  
в присутствии молибденил-ионов  

Было показано, что свежеприготовленные растворы молибдена с концентраци-
ей (1,6–13,4)·10–4 моль/л не влияют на скорость окислительного растворения PuO2 с 
Ag(II) (табл. 3.11, опыты 1, 2 и 3–5). Напротив, добавление к растворителю молиб-
дат-ионов до [MoO4

2–] = 1·10–4 моль/л вызывает существенное ускорение процесса 
(табл. 3.11, опыты 7 и 8). 

Таблица 3.11. Окислительное растворение PuO2 с Ag(II) в присутствии МоО2
2+. Растворитель 

4 моль/л HNO3 + 0,05 моль/л AgNO3 + x моль/л Мо, V = 100 см3, температура +40°С, плот-
ность тока 0,013 А/см2. Температура прокаливания PuO2 1050°С (описание «в рамках массы»)  

№ 
опыта 

Масса 
PuO2, мг 

{PuO2}·103, 
моль/л 

Форма 
добавки 

[Мо]·104, 
моль/л km

эф[Ag(II)], ч–1 R2 Баланс по 
Pu, % 

1   75,5 2,79 – –   1,04 ± 0,06 0,973 100,9 
2   52,8 1,95 – – 0,814 ± 0,05 0,984   96,7 
3   88,1 3,25 МоО2

2+   1,63 0,900 ± 0,35 0,990 100,0 
4   55,8 2,06 MoO2

2+   4,12 0,886 ± 0,41 0,987   93,3 
5   72,8 2,69 MoO2

2+ 13,45 0,969 ± 0,06 0,978   98,7 
6 121,4 4,48 MoO2

2+ 89,6     1,31 ± 0,04 0,996 100,1 
7   41,8 1,55 MoO4

2–   1,00   1,20 ± 0,06 0,988   95,3 
8   19,2   0,708 MoO4

2–   4,00   1,54 ± 0,07 0,989   95,6 

Рис. 3.25. Кинетические кривые окислительного растворения PuO2 с Ag(II) в присутствии 
МоО2

2+ (а, б) и их линейные анаморфозы (в, г). Условия растворения: табл. 3.11, опыты 3 и 
6. [MoO2

2+]·104, моль/л: а, в – 1,63; б, г – 89,6. Уравнения регрессии, на в: y = –0,402x – 2,55, 
R2 = 0,9866; на г: y = –0,568x – 2,38, R2 = 0,99650.  

τ, ч τ, ч 

τ, ч τ, ч 
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количества серебра, или около 1,6·10–3 моль. С другой стороны, для полного окисле-
ния RuNO3+ → RuO4 требуется не менее 2,7·10–3 моль Ag(II), или почти вдвое боль-
ше Ag(II), присутствующего в растворе. Таким образом, в условиях опыта 6  
(табл. 3.10) должен наблюдаться острый дефицит Ag(II). Это и является причиной 
очень медленного растворения в первые 30 мин этого опыта. Значения km

эф[Ag(II)] 
для опытов 5 и 6 табл. 3.10 относятся к той части кинетической кривой, когда кон-
центрация Ag(II) уже вышла на плато. 

5. За 3–4 ч растворения диоксида плутония с Ag(II) до 99% RuNO3+ окисляется 
и отгоняется в форме RuO4.  
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Приблизительно такое же ускорение процесса наблюдается с [МоО2
2+] =  

9·10–3 моль/л (рис. 3.25). 
В двух последних случаях ускорение растворения диоксида плутония связано с 

влиянием аниона-катализатора НМоО4
– или НМо2О7

– [20]. При [МоО2
2+] = 9·10–3 моль/л 

в кислом растворе должно находиться ощутимое количество ионов НМо2О7
– (в рав-

новесии с катионными формами), которые так же, как и НМоО4
–, сорбируясь на по-

верхности и снижая ее положительный заряд, должны катализировать растворение 
диоксида плутония [21].  

Окислительное растворение диоксида плутония с Ag(II) в присутствии иодат-ионов  

Влияние иодат-ионов на окислительное растворение PuO2 с Ag(II) изучено в 
тех же условиях, что и влияние молибденил- и молибдат-ионов. 

Было показано, что KIO3 даже в концентрации 1·10–6 моль/л вызывает сущест-
венное увеличение скорости растворения диоксида плутония с Ag(II) (табл. 3.12, 
опыты 1–3). Дальнейшее увеличение концентрации KIO3 в 10, 100 и 500 раз практи-
чески не изменяет эту скорость. При [KIO3] = 5·10–4 моль/л появляется белый осадок, 
скорее всего AgIO3, а анод покрывается красно-коричневым осадком, по-видимому, 
Ag(IO3)2. При промывке анода осадок исчезает с образованием коричневого раствора 
Ag(II). 

Наблюдаемое постоянство скорости растворения PuO2 с Ag(II) в присутствии 
KIO3 при увеличении концентрации KIO3 в 500 раз, по-видимому, обусловлено низ-
кой растворимостью AgIO3. Произведение растворимости AgIO3 при 25°С находится 
в диапазоне (3,49–4,67)·10–8 (моль/л)2 [23]; при 40°С это произведение растворимо-
сти может быть выше. Очевидно, что в изученном интервале [KIO3] концентрация 
растворенного AgIO3 не должна превышать (7–9)·10–7 моль/л. Наблюдаемое увеличе-
ние скорости растворения обусловлено влиянием аниона-катализатора Н4IO6

– 
[продукта окисления IO3

– серебром(II) в кислом растворе] на кинетику взаимодейст-
вия PuO2 с Ag(II) [21], pKa(H4IO6

–) = 8,15 [23, с. 78].  

Таблица 3.12. Окислительное растворение PuO2 с Ag(II) в системе с KIO3. Растворитель 
4 моль/л HNO3 + 0,05 моль/л AgNO3 + x моль/л KIO3, V = 100 см3, температура +40°С, плот-
ность тока 0,013 А/см2. Температура прокаливания PuO2 1050°С (описание «в рамках массы»)  

№ 
опыта 

Масса PuO2, 
мг 

{PuO2}·103, 
моль/л 

[KIO3]·103, 
моль/л km

эф[Ag(II)], ч–1 R2 Баланс по 
Pu, % 

1 75,5 2,79 – 1,04 ± 0,06 0,973 100,9 
2 52,8 1,95 – 0,81 ± 0,05 0,984   96,7 
3 26,7  0,985 0,001 2,1 ± 0,1 0,992 111,7 
4 33,3 1,23 0,010 2,00 ± 0,07 0,996  94,9 
5 71,2 2,63 0,100 2,00 ± 0,01 0,981 103,6 
6 39,0 1,44 0,500 1,91 ± 0,08 0,994   99,7 

Особенности окислительного растворения PuO2 с Ag(II)  
в присутствии AgI, PdI2 и Zr(OH)2Mo2O7  

Zr(OH)2Mo2O7 практически не влияет на скорость растворения PuO2 с Ag(II). 
AgI несколько увеличивает эту скорость. 

Наиболее сильное возмущение системы вызывает иодид палладия(II)  
(рис. 3.26, табл. 3.13). В системе с [PdI2] около 4,4·10–3 моль на 1 л растворителя ско-
рость растворения PuO2 с Ag(II) уменьшается в 300 раз. Столь катастрофическое из-
менение скорости реакции PuO2 с Ag(II) нельзя объяснить в рамках реакции обмена 
PdI2 + 2Ag+ = Pd2+ + 2AgI, хотя она, без сомнения, происходит. При этом часть сереб-
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Таблица 3.13. Растворение PuO2 с Ag(II) в режиме контролируемого потенциала. Потенциал 
анода 2,07 В. Pt-анод (S = 32 см2), Pt–Ti-катод (S = 4 см2). Растворитель 4 моль/л HNO3 + 
5·10–2 моль/л AgNO3, V = 100 см3. Температура +40°С  

№ опыта Масса 
PuO2, мг 

Добавляемое 
вещество 

Масса  
добавки, мг km

эф[Ag(II), ч–1 R2 Баланс по 
PuO2, % 

1 70,7 – – 1,07 ± 0,10 0,956   
2 70,4 – – 0,92 ± 0,07 0,958   98,2 
3 59,8 AgI   58,4 1,50 ± 0,07 0,988 102,4 
4 75,6 PdI2 159,4 0,0030 ± 0,0002 0,971 * 
5 56,4 Zr(OH)2Mo2O7   96,7 0,85 ± 0,09 0,941   99,9 

* Растворено 2,3 мг PuO2 (около 3% диоксида от взятого на опыт).  

ра выпадает в осадок в виде AgI и уходит из зоны реакции. Но на это не может быть 
израсходовано более 8,8·10–4 моль серебра из 5·10–3 моль серебра, присутствующего 
в системе. Очевидно, что системы с PdI2 требуют дополнительного исследования.  

Рис. 3.26. Кинетические кривые окислительного растворения PuO2 с Ag(II) (а, б) в присутст-
вии AgI (а) и PdI2 (б) и их линейные анаморфозы (в, г соответственно). Условия растворе-
ния: табл. 3.13, опыты 3 и 4. Уравнения регрессии, на в: y = –0,653x – 2,75, R2 = 0,98794; на г: 
y = –0,00129x – 2,56, R2 = 0,97123.  

3.3. Взаимодействие диоксида плутония с электрогенерируемым ураном(IV)  
в азотной кислоте  

Для некоторых форм отходов (в частности, для загрязненных плутонием орга-
нических материалов с матрицами на основе целлюлозы, а также растворителей и 
масел, используемых для резки и фрезерования металла) мокрое электрохимическое 
окисление не всегда эффективно. Существуют также трудности при окислительном 
растворении диоксида плутония в некоторых органических отходах изготовления 
МОХ-топлива. В этой связи был предложен восстановительный вариант электрохи-
мического метода растворения с использованием катионов-катализаторов, стандарт-
ный редокс-потенциал которых не превышает 0,65 В (относительно НВЭ), в частно-
сти, Тi(III), V(II) и (III), Cr(II), U(III) и (IV) [24–27]. Эти катионы-катализаторы неус-
тойчивы в азотной кислоте, поэтому при их использовании растворение проводят в 
разбавленной серной или соляной кислотах. Так, быстрое растворение высокопрока-
ленного PuO2 можно осуществить в разбавленной серной кислоте с Cr(II) или V(II) 

τ, ч τ, ч 

τ, ч τ, ч 
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при умеренной температуре [26, 27]. Системы с U(IV) могут работать в азотной ки-
слоте с гидразином [24]. Несколько позднее японские исследователи предлагали ис-
пользовать восстановительный метод в переработке отработанного МОХ-топлива, а 
также для растворения скрапа изготовления МОХ-топлива и растворения СеО2 [28]. 

Исследование восстановительного растворения диоксида плутония в азотной 
кислоте (4 моль/л) с U(IV), генерируемым электрохимически и стабилизированным 
гидразином (0,5 моль/л), показало следующее. 

Скорость растворения PuO2, прокаленного при 550°С [Sуд(PuO2) = 18,4 м2/г], с 
U(IV) пропорциональна площади поверхности диоксида плутония, или его массе в 
степени 2/3. Тангенс угла наклона зависимости логарифма скорости растворения ди-
оксида плутония от lg{PuO2}0 равен 0,69 ± 0,06 (табл. 3.14) при малых временах про-
текания реакции (6 ч) по сравнению с периодом полупревращения τ1/2. То же наблю-
далось для PuO2, прокаленного при 400°С [Sуд(PuO2) = 53,2 м2/г] при глубине превра-
щения около 80%. Растворение этого образца диоксида достаточно строго следует 
закону –d{PuO2}/dτ = kэф{PuO2}2/3. Кинетические кривые линеаризуются в координа-
тах {PuO2}1/3–τ с kэф = (2,86 ± 0,19) (моль/л)1/3·ч–1 (рис. 3.27). «В рамках массы» опи-
сать процесс не удается. Это, по-видимому, свидетельствует о том, что концентрация 
активной формы урана существенно ниже концентрации диоксида плутония. 

В области концентраций U(IV) от 0,02 до 0,267 моль/л скорость растворения 
PuO2 с U(IV) практически не зависит от концентрации U(IV) в растворителе. Так, 
при снижении концентрации U(IV) в 14 раз приведенная скорость растворения  
(Rстац/[Pu(III)]max

2/3) уменьшилась вдвое. Порядок реакции растворения, определенный 
из зависимости логарифма приведенной скорости растворения от lg[U(IV)], равен 
0,27 ± 0,01. 

В присутствии U(VI) скорость восстановительного растворения скорее умень-
шается, чем увеличивается. 

Температурная зависимость логарифма приведенной скорости растворения 
(Rстац/[Pu(III)]max

2/3) от обратной величины абсолютной температуры представляет со-
бой вогнутую кривую, что свидетельствует о неустойчивости формы урана, участ-

Таблица 3.14. Зависимость скорости растворения диоксида плутония с U(IV) от исходной 
массы PuO2, приходящейся на единицу объема растворителя (л). Температура +85°С, плот-
ность катодного тока 0,625 А/дм2. Растворитель 4 моль/л + 0,267 моль/л U(IV) + 0,5 моль/л 
N2H5NO3, V = 100 см3. Температура прокаливания PuO2 550°С, Sуд(PuO2) = 18,4 м2/г  

Рис. 3.27. Кинетическая кривая восстанови-
тельного растворения PuO2, прокаленного 
при 400°С (1), и ее линейная анаморфоза 
(2). Температура +85°С, сила тока 0,4 А, 
плотность тока 0,33 А/дм2. Растворитель 
4 моль/л HNO3 + 0,5 моль/л N2H5NO3 + 
0,267 моль/л U(IV), V = 100 см3. 

{PuO2}0·103, моль/л (d[Pu(III)]/dτ)·103, моль/(л·ч) (R/[Pu(III)]max
2/3)·103, (моль/л)1/3·ч–1 

11,6   0,26 ± 0,03 5,2 ± 0,7 
10,1   0,24 ± 0,02 5,3 ± 0,4 
  7,67 0,18 ± 0,02 4,8 ± 0,6 
  4,70 0,15 ± 0,01 5,4 ± 0.4 
  3,50 0,12 ± 0,01 4,8 ± 0,3 

Среднее   5,1 ± 0,3 

τ, ч 
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Рис. 3.28. Сопоставление скоростей взаи-
модействия PuO2 с U(IV) в отсутствие тока 
(1) и в условиях электролиза (2) (I = 0,2 А). 
Температура +90°С. Растворитель 4 моль/л 
HNO3 + 0,5 моль/л N2H5NO3 + 0,03 моль/л 
U(IV), V = 100 см3. Уравнения регрессии, 1: 
y = 0,00036x + 0,00751, R2 = 0,99553; 2: y = 
0,00186x – 0,161, R2 = 0,96272.  

Рис. 3.29. Приведенная скорость восстано-
вительного растворения как функция плот-
ности катодного тока. Температура 85°С.  
Ssp(PuO2) = 18,4 м2/г. Плотность катодного 
тока 0,3–1,9 А/дм2. Растворитель 4 моль/л 
HNO3 + 0,267 моль/л U(IV) + 0,5 моль/л 
N2H5NO3, V = 100 см3.  

вующей в процессе восстановления. Это подтверждается, во-первых, 15-кратным 
увеличением скорости растворения при переходе от взаимодействия PuO2 с U(IV) в 
отсутствие тока к взаимодействию при плотности тока 0,625 А/дм2 (сила тока 0,2 А) 
(рис. 3.28), а во-вторых, увеличением скорости растворения при проведении процес-
са в атмосфере аргона и прекращением растворения при барботаже воздуха через 
растворитель. Кроме того, показано, что в диапазоне плотностей тока от 0,6 до  
1,9 А/дм2 приведенная скорость растворения линейно возрастает с увеличением 
плотности тока (рис. 3.29). Правда, при jc = 0,3 А/дм2 приведенная скорость раство-
рения по непонятным причинам вновь увеличивается. Высказано предположение, 
что активной формой урана, ответственной за восстановление диоксида плутония, 
является U(III). 

Восстановительное растворение PuO2 с U(IV) – достаточно медленный про-
цесс. В равноценных условиях эффективная константа скорости растворения PuO2 c 
Ag(II) превышает эффективную константу скорости растворения PuO2 с U(IV) при-
близительно в 60 раз. Скорость растворения PuO2 с Се(IV) в присутствии аниона-
катализатора (0,01 моль/л H2SO4) превышает скорость растворения PuO2 с U(IV) в 
95 раз.  

τ, мин 

3.4. Реакция СеО2 + Fe(II) как модель взаимодействия PuO2 + Ce(IV)  

В поисках удобной модели взаимодействия PuO2 + Ce(IV) исследована фор-
мальная кинетика восстановления диоксида церия двухвалентным железом в серно-
кислых растворах в широком диапазоне концентраций реагирующих компонентов 
[29]. Показано, что в реакции СеО2 с Fe(II) на 1 моль СеО2 расходуется 1 моль Fe(II). 
При этом видимый размер зерен порошка СеО2 не влияет на скорость взаимодейст-
вия СеО2 с Fe(II): при замене растворителя его свежей порцией для одной и той же 
навески диоксида церия наблюдается постоянство константы скорости растворения. 
В области {CeO2}0, [Fe(II)]0 = (0,03–1,0)·10–2 моль/л приведенная скорость растворе-
ния (R0/{CeO2}0) в момент времени τ → 0 прямо пропорциональна исходной концен-
трации Fe(II) в растворителе (рис. 3.30). Когда концентрация железа(II) превышает 
1,0·10–2 моль/л, наблюдается отклонение от линейности. И, наконец, при [Fe(II)]0 ≥ 
3·10–2 моль/л приведенная скорость растворения не зависит от исходной концентра-

Труды Радиевого института им. В. Г. Хлопина, т. XVI, 2014  86  

, 
, 
, 
, 
, 
, 
, 
, 
, 
, 
, , , , , , , , {R

/ 



ции Fe(II). В то же время при [Fe(II)]0 ≥ 
{CeO2}0 и прочих равных условиях изме-
нение {CeO2}0 от 2·10–3 до 6·10–2 моль/л 
растворителя влечет за собой прямо про-
порциональное увеличение начальной 
скорости растворения СеО2.  

Следует отметить еще одну особен-
ность взаимодействия диоксида церия с  
Fe(II), характерную и для систем PuO2 + 
Ce(IV) [30]. В области малых{CeO2}0 и  
[Fe(II)]0 (меньше 1·10–2 моль/л), где на-
блюдается прямо пропорциональная зави-
симость начальной скорости реакции от 
{CeO2}0 и [Fe(II)]0, процесс взаимодейст-
вия CeO2 с Fe(II) характеризуется широ-
кой областью стационарности, где его скорость не зависит от текущей концентрации 
Fe(II) в растворителе до глубины растворения 40–50%. 

Для всего диапазона концентраций реагирующих компонентов от 10–3 до  
(6–7)·10–2 моль/л начальная скорость взаимодействия CeO2 с Fe(II) линейно зависит 
от термодинамической активности серной кислоты. 

Таким образом, при {CeO2}0, [Fe(II)]0 = (0,03–7)·10–2 моль/л, [H2SO4] = 0,5–
2 моль/л и T = 10–40°C начальную скорость реакции (для τ ≈ 0) можно описать урав-
нением 

–(d[Fe(II)]/dτ)τ→0 = –(d{CeO2}/dτ)τ→0 = kэф{CeO2}0[Fe(II)]0a±(H2SO4). 

Рис. 3.30. Зависимость приведенной скоро-
сти растворения диоксида церия от исход-
ной концентрации Fe(II) в реакционной 
смеси. {CeO2}0 = [Fe(II)]0, 40°С, [H2SO4] = 
2–2,7 моль/л.  
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Рис. 3.31. Кинетические кривые [Fe(II)]–τ (б) и их линейные анаморфозы (a, в). {Fe(II)]0 = 
{CeO2}0, [H2SO4] = 2 моль/л, T = 20°C. [Fe(II)]0·102, моль/л: 1 – 1,0, 2 – 2,99, 3 – 5,01.  

τ, мин τ, мин 
0 50 100 50 100 

100 

200 

300 

400 

10 

10 

5 

5 

а 

б 

в 

1 

1 

2 

2 

3 3 

1 

2 

3 

[F
e(

II
)]

·1
02 , м

ол
ь/
л 

1/
[F

e(
II

)]
2/

3 , (
л/
мо

ль
)2/

3 

1/
[F

e(
II

)]
, л

/м
ол
ь 

ГЛАВА 3. Электрохимическое редокс-растворение диоксидов актиноидов и РЗЭ 87    

(H2SO4) . 



Для {CeO2}0, [Fe(II)]0 = (0,03–1,0)·10–2 моль/л 
энергия активации реакции растворения 
равна 14,1 ± 0,7 ккал/моль. Для [H2SO4] = 
const и {CeO2}0 ≤ [Fe(II)]0 = (1– 
7)·10–2 моль/л продемонстрирована воз-
можность (рис. 3.31) формального описа-
ния процесса как «в рамках массы» 

–(d{CeO2}/dτ)τ>0 = k'эф{CeO2}τ[Fe(II)]τ, 

так и «в рамках поверхности» 

–(d{CeO2}/dτ)τ>0 = k"эф{CeO2}τ2/3[Fe(II)]τ. 

          При этом, в частности, в условиях 
{CeO2}0 = [Fe(II)]0 = 6,8·10–2 моль/л об-
щий порядок реакции в ходе процесса 
постепенно изменяется от 1 до 2. 
          Для области {CeO2}0, [Fe(II)]0 = (2–
7)·10–2 моль/л энергия активации равна  
18,5 ± 0,5 ккал/моль. 
          В области {CeO2}0 > [Fe(II)]0 >  
1·10–2 моль/л брутто-процесс растворения 

CeO2 не может быть формально описан «в рамках массы». Однако кинетические 
кривые можно спрямить «в рамках поверхности» (рис. 3.32). 

Таким образом, очевидно, что в кинетическом отношении реакции CeO2 +  
Fe(II) и PuO2 + Ce(IV) близки, и реакция CeO2 + Fe(II) может быть использована в 
качестве модели реакции PuO2 + Ce(IV). Тем не менее следует помнить, что в при-
сутствии редокс-пары Ce(IV)/Ce(III) поверхность диоксида плутония обогащается 
дырками, поверхность же СеО2 в присутствии Fe(III)/Fe(II) – электронами.  

Рис. 3.32. Кинетическая кривая и ее линей-
ная анаморфоза для {CeO2}0 > [Fe(II)]0 ≥ 
1·10–2 моль/л. 1 – [Fe(II)] = f (τ); 2 – B2/3 × 
1,5ln(Y1/3/[Fe(II)]τ)– B1/3√3̄arctg[√3̄·Y1/3/(Y1/3 + 
2B1/3)] = f (τ), где Y = [Fe(II)]τ + B, B = 
{CeO2}0 – [Fe(II)]0; 3 – lg(1 + A) = f (τ), где  
A = ({CeO2}0 – [Fe(II)]0)/Fe(II)]τ.  
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Заключение  

Разработанный метод электрохимического окислительного растворения 
(ЭХОР) с Ag(II) или с Ce(IV) (в присутствии анионов-катализаторов) проверен на 
опытных установках плутониевых производств. Показано, что некондиционный ди-
оксид плутония при объемно-массовом отношении растворитель/PuO2, равном  
(20–5)/1, плотности анодного тока, равной 1 А/дм2, и температуре 40 [с Ag(II)] или 
90–95°С [с Ce(IV) в присутствии аниона-катализатора] может быть полностью рас-
творен за 1,0–4 ч. Диоксид от сожжения металлического плутония в тех же условиях 
растворяется на 97,1–99,9% за 4–8 ч (патент РФ № 2073645). Полученные таким об-
разом растворы содержат 2–3 моль/л HNO3 и от 50 до 200 г/л плутония (в расчете на 
PuO2). Стабилизация плутония в состоянии окисления +4 (перед сорбционным или 
экстракционным переделом) осуществляется в том же аппарате-растворителе ревер-
сом тока без внесения каких либо реагентов (патент РФ № 2031979).  

Способ электрохимического окислительного растворения достаточно эффекти-
вен при переведении в раствор плутония из разнообразных отходов, содержащих 
окисленные формы плутония (сметок, счисток печей для прокаливания, возгонов из 
камер, нерастворимых остатков, в том числе НО анодного растворения металличе-
ского плутония, золы от сожжения каландров, бумаги, ветоши и т.п.)  

Изучено влияние температуры прокаливании диоксида на скорость растворе-
ния в азотной кислоте с Ag(II).  
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Зависимость скорости растворения диоксида от температуры растворителя в 
диапазоне от 10 до 36,6°С следует уравнению Аррениуса с энергией активации 6,4 ± 
0,05 ккал/моль.  

Исследовано влияние некоторых продуктов деления (Mo, Zr, Pd, Ru, Tc, MoO2, 
MoO3, PdO, RuO2, TcO2) и конкурирующих реакций на скорость растворения диокси-
да плутония. Наиболее резкое замедление скорости растворения вызывают соедине-
ния палладия (PdO – от 7 до 20 раз, PdI2 – более чем в 300 раз). 

Разработан эффективный метод растворения металлического рутения в азотной 
кислоте и практически полного извлечения спектрально чистого рутения-106 из НО 
азотнокислого растворения отработанного уран-оксидного топлива (патент РФ  
№ 2289636).  

Для проведения ЭХОР сотрудниками Радиевого института (Ю. Е. Иванов,  
А. А. Листопадов, М. Ю. Киршин) разработано, изготовлено и испытано несколько 
конструкций аппаратов для опытных установок, рассчитанных на единовременные 
загрузки диоксида от 200 до 500 г). Отношение площади поверхности анода к объе-
му раствора этих аппаратов около 8 дм–1. Кроме того, Свердловским научно-
исследовательским институтом химического машиностроения разработана конструк-
ция ядерно-безопасного опытно-промышленного аппарата, рассчитанного на  
4-килограммовые загрузки диоксида плутония [31].  
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Oxidative dissolution of PuO2 with Ce(IV) and Ag(II) was studied systematically. 
High-calcined out-of-spec. plutonium dioxide dissolved to more than 99,9% within  
1–4 h under the following conditions: solution/PuO2 volume/mass ratio of (20–5)/1; 
anodic current density of about 1 A/dm2; temperature of 40°C in the presence of  
Ag(II) or 90–95°C in the presence of Ce(IV) with a catalyst anion. Under these condi-
tions, PuO2 prepared by the metal ignition dissolved within 4–8 h. The solutions thus 
prepared contain from 2 to ~3 M HNO3 and from 50 to 200 g/L plutonium. Stabiliza-
tion of the dissolved plutonium in oxidation state +4 (before extraction or sorption 
reprocessing) was conducted in a dissolver in the countercurrent mode. The effects of 
some fission products (Mo, Zr, Pd, Ru, Tc, MoO2, MoO3, ZrO2, PdO, RuO2, TcO2) 
and competing reactions on the PuO2 dissolution rate were examined. A method was 
developed for dissolution of Ru metal in nitric acid and ruthenium utilization from 
scrap of nitric acid dissolution of spent fuel.  
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ГЛАВА 4. К механизму редокс-растворения оксидов  
флюоритовой структуры в азотной кислоте  

4.1. Изучение механизма каталитического редокс-растворения диоксидов РЗЭ  
и актиноидов в азотной кислоте  

Сопоставление формальной кинетики реакций СеО2 + Fe(II), NpO2 + Cе(IV), 
PuO2 + Ce(IV) [1, 2] и PuO2 + Ag(II) [3] показало, что она характеризуется одними и 
теми же особенностями.  

1. Скорость взаимодействия MO2 + Mn+ в момент времени τ → 0 пропорцио-
нальна {MO2}0 и [Mn+]0;  

2. Для всех реакций при {MO2}0 и [Mn+]0, равных 1·10-3–1·10–2 моль/л, T ≤ 40°С 
и [Mn+]0 > {MO2}0 наблюдается область стационарности, где скорость в момент вре-
мени τ > 0 не зависит от текущей концентрации [Mn+]τ до степени изменения [Mn+]0 
на 40–50%. С другой стороны, существенное изменение исходной концентрации ка-
тиона-катализатора до [Mn+]0 = 1·10–2 моль/л влечет за собой прямо пропорциональ-
ное изменение начальной скорости растворения MO2. При дальнейшем увеличении 
[Mn+]0 > 1·10–2 моль/л наблюдается отклонение от линейности. И, начиная с [Mn+]0 = 
(3,5–4,0)·10–2 моль/л, скорость растворения практически не зависит от [Mn+]0.  

3. Возможность формального описания процесса как «в рамках массы», так и 
«в рамках поверхности» при степенях превращения до 70–86,5% при [Mn+]0 > {MO2}0 

–d{MO2}/dτ = km
эф{MO2}[Mn+]  

(описание «в рамках массы»),  
–d{MO2}/dτ = kS

эф{MO2}2/3[Mn+]  

(описание «в рамках поверхности»). 
4. Зависимость скорости реакции растворения от наличия примесей, способных 

создавать примесные уровни в запрещенной зоне полупроводника [4]. В частности, 
для легированных кальцием, празеодимом, фосфором образцов диоксида церия зави-
симость эффективной константы скорости взаимодействия СеО2 + Fe(II) от атомной 
доли легирующей примеси проходит через максимум (рис. 4.1 и 4.2).  

Рис. 4.1. Зависимость kS
эф от атомной доли 

кальция (%) в диоксиде церия. Температура 
60°С, [H2SO4] = 1, {CeO2}0 = (4,8–5,3)·10–3,  
[Fe(II)]0 = (4,6–5,2)·10–3 моль/л.  

Рис. 4.2. Зависимость площади поверхности 
CeO2 (1) и эффективной константы скорости 
растворения kS

эф (2) от атомной доли (%) пра-
зеодима в диоксиде церия. Температура 50°С, 
[H2SO4] = 1 моль/л, {CeO2}0 = (4,8–5,4) × 
10–3 моль/л, [Fe(II)]0 = (4,9–5,2)·10–3 моль/л.  
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Существенно, что при этом не наблюдается корреляции между площадью по-
верхности образца и скоростью его растворения (рис. 4.2) [4].  

5. Близость энергий активации для существенно разных реакций (табл. 4.1). 
6. Влияние поля переменного тока синусоидальной формы на скорость раство-

рения PuO2 в горячей концентрированной азотной кислоте. Оказалось, что существу-
ет ряд частот переменного тока синусоидальной формы, при которых наблюдается 
ускорение растворения в азотной кислоте (рис. 4.3 и 4.4). В частности, отношение 
скорости растворения диоксида плутония в концентрированной азотной кислоте при 

Таблица 4.1. Сопоставление констант и энергий активации реакций растворения с участием 
диоксидов тяжелых металлов [1, 2, 5, 6]  

Реакция Среда Анион-
катализатор kэф·102, л/(моль·с) Еа, ккал/моль 

PuO2 +Ag(II)* 4 моль/л HNO3 –     6,40 ± 0,05 
PuO2 +Ce(IV)** 4 моль/л HNO3 – 0,18 ± 0,01 (40°С) 13,6 ± 0,4 
PuO2 + Ce(IV)*** 4 моль/л HNO3 HSO4

– 1,16 ± 0,25 (95°С) 12,6 ± 1,0 
PuO2 + Cr(II)**** Разбавленная H2SO4 –   15,5 ± 1,2 
NpO2 + Ce(IV) 4 моль/л HNO3 – 1,1 ± 0,1 (20°С) 16,3 ± 0,9 
CeO2 + Fe(II) 2 моль/л H2SO4 – 3,1 ± 0,4 (20°С) 14,1 ± 0,7 
PuO2 +Ce(IV)** 4 моль/л HNO3 H2PO4

– 5,3 ± 0,7 (20°С) 17,3 ± 0,7 
PuO2 +Ce(IV)** 4 моль/л HNO3 H4IO6

– 3,8 ± 0,2 (20°С) 29,3 ± 1,5 

* PuO2, прокаленный при 800 и 1000°C. ** PuO2, прокаленный при 600°С. *** PuO2, прокаленный при 
1600°С. **** Заимствовано из работы [6].  

Рис. 4.3. Кинетика растворения плазмотер-
мического PuO2 в концентрированной 
HNO3. Температура 90°С. Масса PuO2, мг: 
1 – 51, 2 – 49,2, 3 – 47,1, 4 – 40,5, 5 – 38,6,  
6 – 39,2, 7 – 39,2. VHNO3, см3: 1 – 40, 2 – 39, 
3 – 38, 4 – 41, 5 – 47, 6 – 46, 7 – 46. Н, Гц:  
1 – без тока, 2 – 90, 3 – 120, 4 – 300, 5 – 
2000, 6 – 20000, 7 – 25.  

3 Рис. 4.4. Зависимость относительной скоро-
сти растворения (Rток/Rбез тока) PuO2 в концен-
трированной азотной кислоте от логарифма 
частоты переменного тока [7].  
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наложении поля переменного тока (I = 0,2–0,4 A, U = 2,1 B, импульсы синусоидаль-
ной формы) к скорости растворения без тока составляет 2,7, 3,8, 3,6, 8,7 и 1,9 для 
частот 45, 60, 90, 120 и 500 Гц соответственно. Наложение на систему поля перемен-
ного тока с частотой 300 Гц не изменяет скорости растворения. При частотах пере-
менного тока, равных 25, 2000 и 20000 Гц, изменение скорости растворения также 
близко к нулю [7]. 

В условиях растворения в горячей концентрированной азотной кислоте поверх-
ность диоксида плутония находится в состоянии насыщения, когда все оснóвные 
гидроксильные группы поверхности диоксида протонированы и заряд поверхности 
максимален (~65 мкКл/см2, или 1,3·10–4 моль Н+ на 1 г PuO2). Дальнейшее окисление 
атомов плутония на поверхности диоксида будет зависеть от скорости перехода пя-
тивалентного плутония в раствор и/или скорости дрейфа дырки в объем кристалла 
диоксида. В поле переменного тока, если скорость дрейфа носителя заряда в диокси-
де не совпадает по фазе с напряженностью поля, подвижность носителей тока будет 
зависеть от частоты поля [8]. 

7. Увеличение скорости взаимодействия PuO2 + Ce(IV) при введении в раство-
ритель анионов-катализаторов (рис. 2.19) [9, 10]. 

8. Подобное преобразование частицы в ходе взаимодействия MO2 + Mn+ [11], 
продемонстрированное исследованием сорбции фосфорной и селенистой кислот по-
верхностью диоксида плутония. 

9. Связь заселенности поверхности диоксида анионом-катализатором со скоро-
стью взаимодействия PuO2 + Ce(IV) [11]. 

Последние две особенности более подробно обсуждаются далее. 
Исследование сорбции фосфорной кислоты из азотнокислых растворов 

(4 моль/л HNO3) на поверхности диоксида плутония показало следующее. На необ-
новленной поверхности PuO2 в области [Н3РО4] = 2,5·10–5–5,1·10–3 моль/л 
«равновесие» между сорбентом (PuO2) и раствором достигается крайне медленно, 
тогда как на свежей, непрерывно обновляющейся в ходе растворения поверхности 
диоксида плутония сорбция фосфорной кислоты ([Н3РО4] = 1,5·10–4–2,0·10–3 моль/л) 
происходит быстро и необратимо. Причем коэффициент распределения Н3РО4 оста-
ется практически постоянным до достаточно глубоких степеней превращения (α = 
76%) и равным тому коэффициенту распределения, который достигается на необнов-
ленной поверхности при сорбции не менее суток. Постоянство коэффициента рас-
пределения Н3РО4 между раствором и диоксидом плутония в ходе растворения 
(табл. 4.2) свидетельствует о том, что при взаимодействии PuO2 + Ce(IV) происходит 
подобное преобразование частицы: частица изменяет линейные размеры, не изменяя 
своей формы и морфологии поверхности. Состояние поверхности отличается только 
в начальный момент времени, когда она является по преимуществу гидроксилиро-
ванной. В ходе растворения поверхность PuO2 обновляется, при этом снимается сор-
бированный слой частиц, а за активные центры обновленной поверхности PuO2 идет 
конкуренция между ионами ОН– и Н2РО4

– в растворе. Грубая оценка заселенности 
ионами ОН– и Н2РО4

– активных центров обновленной поверхности в растворах азот-
ной кислоты (4 моль/л) с небольшими добавками фосфорной (1,0·10–3 моль/л), осу-
ществленная с помощью известных констант нестойкости комплексов плутония(IV) 
с этими ионами в водном растворе, показала, что число активных центров, занятых 
ионами Н2РО4

–, относится к числу центров, занятых ионами ОН–, примерно как 6 : 1. 
Поэтому естественно ожидать, что в кинетическом отношении необновленная по-
верхность PuO2 (в момент времени τ = 0), на которой часть активных центров занята 
ионами ОН–, будет отличаться от постоянно обновляющейся поверхности диоксида 
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плутония, где 86% оснóвных центров, ранее занятых протонированными оснóвными 
ОН-группами, должно принадлежать ионам Н2РО4

–. 
Кроме того, была изучена сорбция селенистой кислоты на поверхности диокси-

да плутония и связь заселенности поверхности селенит- или фосфат-ионами со ско-
ростью взаимодействия PuO2 + Ce(IV) [11]. При этом оказалось, что в области массо-
вых отношений раствор/PuO2 = (400–1100)/1, T = 25–40°С и [H2SeO3] или [H3PO4] = 
(1,5–8,0)·10–4 моль/л сорбция анионов-катализаторов поверхностью диоксида из рас-
творов азотной кислоты достигает (4–6)·1016 анионов на 1 мг PuO2 [Sуд(PuO2) =  
20 м2/г]. Максимальное число анионов H2SeO3, сорбируемых диоксидом, составляет 
(6,1 ± 0,4)·1016 на 1 мг PuO2, или (1,0–1,1)·10–4 моль/г PuO2. Поскольку в сильнокис-
лом растворе поверхность должна нести максимальный положительный заряд 
(~65 мкКл/см2, или ~1,3·10–4 моль H+/г PuO2) [12], формирующийся в результате об-
разования координационной связи между протоном растворителя и атомом кислоро-
да оснóвной гидроксильной группы поверхности, очевидно, что максимальная засе-
ленность поверхности анионами-катализаторами соответствует состоянию, близкому 
к нулевому заряду поверхности. 

Исследование зависимости скорости взаимодействия диоксида плутония с це-
рием(IV) от заселенности поверхности анионами-катализаторами показало следую-
щее. В области заселенности от 0 до 20% наблюдается ускорение реакции в 3–10 раз; 
при 20–100%-ной заселенности скорость взаимодействия PuO2 + Ce(IV) пропорцио-
нальна заселенности поверхности PuO2 анионами-катализаторами. И, наконец, дву-
кратное превышение исходной концентрации H2SeO3 или H3PO4, при которой дости-
гается максимальная заселенность поверхности PuO2, снижает скорость растворения 
в 3–5 раз. Таким образом, концентрация аниона-катализатора, при которой достига-
ется максимальная заселенность поверхности диоксида плутония анионом-
катализатором, отвечает максимальной скорости растворения PuO2.  

На основании полученных данных с учетом структур H3PO4 (тетраэдр), H2SeO3 
(тригональная пирамида с атомом селена в вершине) и сопоставлении известных и 
оцененных расстояний между соседними ОН-группами H3PO4 (2,5·10–10 м) и H2SeO3 
с расстояниями между атомами кислорода оснóвных ОН-групп поверхности PuO2 
(3,8·10–10 м) предложена схема взаимодействия кислот с гидроксилированной и про-
тонированной поверхностью PuO2 в кислом растворе. Согласно этой схеме, предпо-
лагается монодентатная координация кислого селенит- или фосфат-иона у поверхно-
сти диоксида (рис. 4.5). 

Совокупность полученных результатов свидетельствует о том, что скорость 
взаимодействия катиона-катализатора Мn+ с гидроксилированной поверхностью ди-
оксида МО2 достаточно высока. По мере окисления (восстановления) поверхность 

Рис. 4.5. Схема взаимодействия протонированных гидроксильных групп поверхности диок-
сида плутония с анионом-катализатором.  
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диоксида обогащается дырками (электронами), появление которых на поверхности 
происходит быстрее переноса катионов и анионов кристаллической решетки в рас-
твор и/или переноса дырки (электрона) в объем кристалла. Количество положитель-
ных (отрицательных) электронных дефектов на поверхности кристалла растет до мо-
мента выравнивания скоростей окисления МО2 → МО2

+ и переноса МО2
+ в раствор. 

Устанавливается стационарное состояние, характеризующееся для каждой исходной 
концентрации Мn+ своим количеством электронных дефектов (положительных или 
отрицательных), не перенесенных в раствор и/или в объем кристалла. В этом состоя-
нии скорость обмена электроном между МО2 и Мn+, по самым грубым оценкам, в не-
сколько раз меньше, чем это наблюдается для гидроксилированной поверхности ди-
оксида. Такое представление процесса взаимодействия МО2 с Мn+ предполагает су-
ществование области насыщения, когда все возможные центры поверхности будут 
заняты дырками (электронами). В области насыщения скорость растворения не 
должна зависеть от исходной концентрации катиона-катализатора. Это и наблюдает-
ся для исходных концентраций церия(IV), превышающих (3,5–4,0)·10–2 моль/л 
[система PuO2 + Ce(IV)], и для аналогичных концентраций железа(II) [система СеО2 + 
Fe(II)]. С другой стороны, такая модель предполагает и широкую область стационар-
ности, в которой скорость взаимодействия МО2 с Мn+, будучи предопределена ис-
ходной концентрацией катиона-катализатора Мn+, остается практически постоянной 
до глубины восстановления (окисления) катиона-катализатора на 40–50% [1, 2]. 

В сильнокислом растворе (0,5–4,0 моль/л HNO3) в отсутствие аниона-
катализатора положительный заряд поверхности будет способствовать переносу ио-
на металла через слой Гельмгольца и затруднять перенос аниона решетки кристалла. 
Скорость реакции Мn+ с МО2 будет контролироваться скоростью переноса аниона, 
через слой Гельмгольца [13, 14] 

r→– = r±CH+exp(α→–z–Fη/RT),  

где r± – скорость свободного растворения МО2, когда rr→+ = r→–; α→– – коэффициент пе-
реноса аниона решетки через слой Гельмгольца; η = (φS – φOHP) – (φS – φOHP)f – раз-
ность Гальвани-потенциалов между поверхностью МО2 и внешней плоскостью слоя 
Гельмгольца в условиях опыта (φS – φOHP) и в условиях свободного растворения кри-
сталла МО2, (φS – φOHP)f. При введении в раствор аниона-катализатора специфически 
сорбирующиеся ионы существенно снижают заряд поверхности МО2, ускоряя пере-
ход анионов решетки в раствор и процесс растворения в целом. При некоторой кон-

Таблица 4.2. Сорбция Н3РО4 из азотнокислого раствора на обновленной поверхности PuO2. 
T = 20°С, {PuO2}0 = 3,96·10–3 моль/л, [Ce(IV)] = 3,78·10–3 моль/л, [HNO3] = 4 моль/л,  
[H3PO4] = 1,52·10–4 моль/л; N0 (активность исходного раствора) 198 Бк/см3  

  * Nτ – активность водного раствора в момент времени τ после введения поправки на активность, обу-
словленную растворенным плутонием. 
** Коэффициент распределения фосфорной кислоты, раcсчитан как отношение числа миллимолей 
Н3РО4, сорбированных 1 мг PuO2, к числу миллимолей Н3РО4 в 1 см3 раствора. (Kd)ср = 0,60 ± 0,02.  

τ, мин [Ce(IV)]·103,  
моль/л 

Объем раствора, 
см3 

Масса PuO2, 
мг Nτ, Бк/см3* (N0 – Nτ)/Nτ Kd** 

0 3,78 27,6 25,8 126 0,576 0,616 
11 2,67 27,4 21,7 136 0,436 0,586 
22 2,04 27,2 19,8 139 0,432 0,608 
33 1,55 27,0 17,6 144 0,385 0,593 
44 1,17 26,8 16,2 148 0,347 0,575 
55 0,895 26,6 15,2 147 0,356 0,623 
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центрации анион-катализатор замещает все протонированные оснóвные группы по-
верхности кристалла, заряд поверхности становится близким к нулю. При этом ско-
рости переноса катионных и анионных фрагментов решетки через межфазную гра-
ницу становятся равными, и общая скорость процесса достигает максимума. Даль-
нейшее увеличение концентрации аниона-катализатора, по-видимому, приводит к 
перезарядке и/или блокированию поверхности и контролю скорости процесса пере-
носом катиона решетки. 

Исследование гидроксильно-гидратного покрова диоксида церия в контакте с 
разбавленными растворами азотной кислоты (при ионной силе 0,01, 0,1 и 1,0 моль/л) 
методом потенциометрического титрования показало следующее [12]. На поверхно-
сти СеО2 находятся три вида гидроксильных групп: протонированные оснóвные ОН-
группы с константами диссоциации pKa = 6,8 ± 0,2, кислые ОН-группы с pKa = 10,1 ± 
0,3 и гидроксильные группы молекул воды с pKa около 4–5. Протон молекулы воды, 
сорбированной поверхностью СеО2, является существенно более кислым, чем про-
тон «свободной» молекулы воды. Точка нулевого заряда СеО2 в контакте с раство-
ром HNO3–NaNO3–Н2О, определенная методом быстрого титрования, равна 5,4 ± 0,3 
и не зависит от ионной силы раствора. Максимальная плотность положительного 
заряда, формирующегося на межфазной границе СеО2/азотнокислый раствор, состав-
ляет 65–70 мкКл/см2, отрицательного – 20 мкКл/см2. Причем в области рН <  
рН(ТНЗ) заряд, формирующийся на межфазной границе СеО2/электролит, не зависит 
от ионной силы раствора. Таким образом, адсорбция нитрат-ионов поверхностью 
СеО2, скорее всего, отсутствует. В области рН > рН(ТНЗ) наблюдается некоторая 
тенденция увеличения отрицательного заряда поверхности с ростом концентрации 
нитрата натрия, Это, по-видимому, связано с вытеснением Н+-ионов некоторых по-
верхностных ОН-групп ионами натрия. 

В соответствии с моделью работы [15] потенциал поверхности при любом рН 
можно рассчитать по формуле  

RT       –h + [h2 + 4K1K2K0
w(Г2

tot – h2)]1/2 

φS = ––– ln ––––––––––––––––––––––—––– aH+, 
F                     2K2K0

w(Гtot + h)             

где h – поверхностные избытки; K1, K2 – внутренние термодинамические константы 
равновесия реакций S + H+ ⇄ SH+ и S + OH– ⇄ SOH– и K0

w = aH+aOH–. 
В тех случаях, когда преобладает один вид потенциалопределяющих ионов (в 

частности, Н+ при рН < 5,5), выражение для потенциала поверхности существенно 
упрощается 

φS = (RT/F)lnK1 – (RT/F)ln[ГH+/(Гtot – ГH+)] + (RT/F)lnaH+. 

В отсутствие чужеродных заряжающих форм рН(ТНЗ) можно рассчитать по 
формуле 

pH(ТНЗ) = –1/2lg(K0
wK2/K1). 

Из результатов потенциометрического титрования СеО2 в контакте с раствора-
ми HNO3–NaNO3–Н2О отрицательные логарифмы термодинамических констант дис-
социации протонированных оснóвных и кислых ОН-групп поверхности соответст-
венно равны 6,8 ± 0,2 и 10,1 ± 0,3 и не зависят от ионной силы раствора. Таким обра-
зом, рН(ТНЗ) = 5,4. 

Для расчета потенциала поверхности в зависимости от рН водного раствора 
необходимо знать Гtot – общее число активных центров поверхности. По некоторым 
данным, Гtot = 5·1014 центров/см2 поверхности [16]. Тогда потенциал поверхности в 
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системе HNO3–NaNO3–Н2О с ионной силой 0,01, 0,1 и 1.0 моль/л должен быть около 
0,14 B. Если учесть протяженность области пространственного заряда в оксидах 
(дебаевская длина L от 10–3 до 10–7 см), ширину запрещенной зоны для диоксида 
плутония (2,5 эВ) и размер частиц диоксида (радиус частицы ~0,5 мкм), то напря-
женность поля, определяющая направленное движение носителей заряда (электрона 
или дырки), должна быть достаточно высока и постоянна – около 104 В/см (для L = 
10–3 см) Тогда, если подвижность электрона μ в диоксиде при 293 К имеет порядок 
10–4 cм2/(В·с), скорость дрейфа электрона составит 1 см/с (υ = μE), или 60 см/мин. 
Это очень большая скорость, совершенно несоразмерная со скоростью растворения 
высокопрокаленного диоксида плутония (kэф ≈ 10–3–10–4 см/мин). 

Для дальнейшей конкретизации механизма взаимодействия катиона-
катализатора Мn+ с диоксидом металла необходимо учесть следующее. 

В рамках существующих представлений (глава 1, ссылки [21–23]) на поверхно-
сти диоксида плутония в контакте с растворами азотной кислоты (рН < 5,5) должны 
находиться следующие формы: ≡PuOH0

тв, ≡PuOH2
+
тв, ≡PuOH2

+···NO3
–
тв. Эти частицы 

можно рассматривать как промежуточные соединения процесса растворения диокси-
да в растворах минеральной кислоты [17]. 

В условиях редокс-растворения в присутствии катиона-катализатора М1
n+, в ча-

стности Ce(IV) или Ag(II), необходимо учесть следующие редокс-реакции: 

≡PuOH0
тв + М1

n+ ⇄ ≡PuOH+
тв + М1

(n–1)+,  

≡PuOH2
+
тв + М1

n+ ⇄ ≡PuOH2
2+ + М1

(n–1)+  
и  

≡PuOH2
+
тв···А–

тв + М1
n+ ⇄ ≡PuOH2

2+
тв···А–

тв + М1
(n–1)+ → продукты растворения. 

Таким образом, здесь медленной стадией может быть перенос катионных и 
анионных фрагментов кристаллической решетки через слой Гельмгольца в объем 
раствора и/или перенос электрона от атома металла растворяемого оксида к катиону-
катализатору. 

Как различить эти два процесса? 
При контроле скорости процесса растворения диоксида плутония скоростью 

сопряженного перехода катионных и анионных фрагментов кристаллической решет-
ки оксида через слой Гельмгольца можно было бы ожидать близости энергий актива-
ции растворения PuO2 c Ce(IV) (в отсутствие анионов-катализаторов) и PuO2 c  
Ag(II). Однако энергия активации этих процессов разнится почти вдвое:  
12,6 ккал/моль для системы с Ce(IV) и 6,4 ккал/моль для системы с Ag(II).  

Поэтому, по-видимому, не исключено, что скорость растворения контролиру-
ется медленной электрохимической стадией, переносом электрона от PuO2 к катио-
ну-катализатору: от PuO2 к Ce(IV) (в отсутствие аниона-катализатора) или от PuO2 к 
Ag(II). 

Возникает и другой вопрос: почему энергия активации процесса растворения 
PuO2 c Ce(IV) в присутствии анионов-катализаторов (H2PO4

–, H4IO6
–) существенно вы-

ше энергии активации процесса растворения диоксида в системе без аниона-
катализатора. Это может стать предметом будущих исследований.  
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To understand the mechanism of PuO2 redox dissolution, the potentiometric titration of the 
CeO2 surface was carried out. From the data obtained, the PZC and total number of active sites 
on the CeO2 surface, as well as their pKa values, were determined. A study of the sorption of 
phosphoric and selenious acids by PuO2 allowed determination of the maximal number of basic 
OH groups per cm2 of oxide surface. These parameters appeared to be of the same order of 
magnitude for CeO2 and PuO2. The following conclusion based on the newly obtained and pre-
viously published data were made. With the non-fresh PuO2 surface in the range [H3PO4] =  
2,5 × 10–5–5 × 10–2 M, the «equilibrium» between the sorbent (PuO2) and solution is reached 
very slowly, whereas with the continuously refreshed PuO2 surface it is reached rapidly and 
irreversibly. In this case, the distribution coefficient of H3PO4 between the dioxide and solution 
during dissolution remains constant up to α = 76%. In the course of the PuO2 + Ce(IV) interac-
tion, the particles change their linear dimensions without changes in the shape and surface mor-
phology. The features of the actinide oxide dissolution are interpreted within the framework of 
this model.  
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