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Определены кинетические характеристики реакции выделения хлора при окислении хлорид-и‑
она в растворах Na+ – H+ – HSO4

– – Cl–, Mg2+ – H+ – HSO4
– – Cl–, Zn2+ – H+ – HSO4

– – Cl–, 
Cu2+ – H+ – HSO4

– – Cl–, Fe3+ – H+ – HSO4
– – Cl–, Mg2+ – H+ – Cl–, Ca2+ – H+ – Cl–. При 

аналогичных параметрах эксперимента, скорость реакции принимает существенно различные 
значения в зависимости от природы добавленной соли. Это обусловлено возможностью катали‑
за реакции О3 с Cl–(aq) катионами некоторых металлов, образованием хлоридных и сульфатных 
металлокомплексов, что приводит к изменению действительных концентраций реагентов, а так‑
же изменением растворимости озона. Для водных растворов сульфата цинка и сульфата магния 
с концентрациями 0–1 М при температурах 20 и 25°C найдены растворимость озона, значения 
константы Генри и коэффициента Сеченова.
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Как известно, примеси хлорид-ионов в  во‑
дных растворах существенно повышают их кор‑
розионную активность и могут вызывать другие 
нежелательные эффекты [1–6]. Поэтому в  ряде 
производств возникает проблема очистки техно‑
логических растворов от этих примесей. В частно‑
сти, в электрохимических производствах широко 
используются сернокислые электролиты, причем 
в некоторых из них допустима лишь незначитель‑
ная концентрация хлорид-ионов [4, 7, 8]. В связи 
с этим важной задачей является очистка от при‑
месей Cl– электролитического раствора сульфа‑
та цинка [8–10]. Один из путей решения задачи 
об удалении хлорид-ионов – это окислительное 
дехлорирование, т. е. окисление Cl– до молекуляр‑
ного хлора и его удаление газовым потоком [4, 5, 
11]. Важно отметить, что такой процесс необходимо 
проводить в кислой среде, когда равновесие между 
первичными продуктами окисления Cl– смещено 
в сторону Cl2, который способен переходить в га‑
зовую фазу.

Весьма перспективным реагентом для окисли‑
тельного дехлорирования является озон; его взаи‑
модействие с хлорид-ионами в кислой среде идет 
согласно стехиометрическому уравнению 2Cl– + 

O3 + 2H+ = Cl2 + O2 + H2O [12]. Кинетика реакции 
О3 с Cl–(aq) достаточно подробно исследована (см., 
например, обзор [12]), однако в качестве окисля‑
емого субстрата использовались растворы NaCl 
и HCl. Между тем, присутствие в растворе других 
катионов и анионов может приводить к существен‑
ному изменению кинетических характеристик ре‑
акции из-за таких факторов, как катализ ионами 
металлов, образование неактивных хлоридных 
металлокомплексов, уменьшение концентрации 
ионов водорода вследствие образования анионов 
кислых солей, снижение растворимости озона 
и пр. Целью настоящей работы является изучение 
особенностей кинетики выделения молекулярного 
хлора при реакции озона с хлорид-ионом в водных 
растворах, содержащих значительные концентра‑
ции анионов сульфатов и катионов магния, каль‑
ция, цинка, меди или железа, а также определение 
растворимости озона в растворах сульфата цинка 
и сульфата магния.

ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ

Для приготовления растворов использовали 
дистиллированную воду, хлористоводородную 
кислоту “х.ч.”, серную кислоту “х.ч.”, хлорид 
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натрия “х.ч.”, хлорид магния 6-водный “ч. д. а.”, 
хлорид кальция 2-водный “ч. д. а.”, хлорид железа 
(III) 6-водный “ч”, магний сернокислый 7-водный 
“ч.”, медь сернокислая 5-водная “ч. д. а.”, цинк 
сернокислый 7-водный “ос.ч.”, калий иодистый 
“ч. д. а.”.

Все эксперименты настоящей работы выпол‑
няли на установке, представленной в публикации 
[13], причем для осуществления растворения озона 
и его взаимодействия с хлорид-ионом использова‑
ли барботажные реакторы (рис. 1). Озон получали 
в озонаторе барьерного разряда из особо чистого 
кислорода – газа. Концентрацию озона измеря‑
ли в газовом потоке на входе и выходе из реактора 
с помощью фотометрических озонометров “Медо‑
зон 254/5”. Концентрация озона на входе в реак‑
тор, Cin(O3), составляла от 8.5 до 30 г/м3 при ско‑
рости потока исходной газовой смеси υ = 21 л/ч = 
0.35 л/мин (ст.у.).

Эксперименты по дехлорированию водных 
растворов проводили в  барботажном реакторе 
при температуре 19±1°C. Реактор представлял со‑
бой стеклянный цилиндр (внутренний диаметр 
35 мм, высота 45 см); его дном служил припаянный 
фильтр из пористого стекла, через который подава‑
лась исходная газовая смесь (озонированный кис‑
лород). Реакционный раствор объемом VL = 0.10 л 
располагался над фильтром и хорошо перемеши‑
вался пузырьками газа.

Скорость выделения хлора из реактора, r(Cl2), 
моль л–1 мин–1, находили методом фотометриче‑
ской иодометрии с предварительным термическим 
разложением остаточного озона [13]. Выходящие 
из реактора газы сначала проходили через печь для 
удаления озона, а затем поступали в ловушку с рас‑
твором иодида калия, где происходило поглощение 
Cl2 и выделение эквивалентного количества иода 
I2, количество которого определяли путем измере‑
ния оптической плотности при 450 нм на фотоме‑
тре КФК‑3. Таким образом получали зависимость 
количества хлора, nCl2, вышедшего из реактора, 
от времени t озонирования реакционного раство‑
ра. График зависимости nCl2(t) представлял собой 
возрастающую прямую линию. Это соответствует 
стационарному режиму функционирования реак‑
тора, который устанавливается благодаря постоян‑
ству скорости потока газов и концентрации озона, 
и незначительному изменению состава раствора за 
время эксперимента. Величину r(Cl2) вычисляли по 
формуле

	 r
V

dn
dtL

Cl Cl2
2

1( ) = ,

где dnCl2/dt – угловой коэффициент линейной за‑
висимости nCl2(t). Относительная погрешность 
определения r(Cl2) составляет 5% (при доверитель‑
ной вероятности 95%).

Во всех экспериментах скорость выделения хло‑
ра прямо пропорциональна концентрации озона 
Cin(O3). Поэтому в качестве кинетической харак‑
теристики дехлорирования использовали удельную 
скорость выделения хлора k ̂(Cl2), л моль–1мин–1, 
которую оценивали согласно выражению

	 k ̌(Cl2) = r(Cl2)/([Cl–]·Cin(O3)),

где [Cl–], М,  – аналитическая концентрация 
хлорид-иона в  реакционном растворе, Cin(O3), 
моль/л – концентрация озона в газовом потоке на 
входе в реактор. Относительная погрешность k ̂(Cl2) 
равна 6% (при доверительной вероятности 95%).

Растворимость озона в водных растворах ZnSO4 
и MgSO4 и чистой воде изучали в термостатируе‑
мом барботажном реакторе с  впаянным в  дно 
фильтром из пористого стекла и  боковым отво‑
дом для отбора жидких проб, при температурах 
20.0±0.2 и 25.0±0.2°C. Рабочая часть реактора име‑
ла внутренний диаметр около 20 мм и высоту 50 см; 
объем раствора составлял 150 мл. После пропуска‑
ния озонированного кислорода в течение не менее 
10 мин производили отбор проб для определения 
концентрации растворенного озона и кинетики его 
гибели (саморазложения). Озон в растворе опреде‑
ляли методом прямой спектрофотометрии, оптиче‑
скую плотность регистрировали с помощью спек‑
трофотометра Agilent‑8453.

Cl2 + O3 + O2

O3 + O2

C(O3), C(Cl2)

Cin(O3)

Реакционный 
раствор

Рис. 1. Принципиальная схема барботажного реак‑
тора.
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Исходными данными для нахождения значений 
растворимости озона и кинетических параметров 
реакции разложения являлись временные зависи‑
мости оптической плотности пробы на максимуме 
поглощения О3 при 260 нм, A260(t), где t – время, 
отсчитываемое от момента отбора пробы. Опти‑
ческая плотность озона в  пробе равна разности 
(A260(t) – A260(∞)), где A260(∞) – оптическая плот‑
ность фона. Величину A260(∞) принимали равной 
оптической плотности исходного неозонированно‑
го раствора. Концентрация озона в пробе, [O3]pr, 
связана с оптической плотностью законом Бугера–
Ламберта–Бера,

	 A t A
pr260 260 260( ) ( ) ( )  = ⋅ ⋅� �– ,∞  О O3 3 

где Ɛ(О3)260 = 3000 М–1 см–1 – молярный коэффи‑
циент поглощения озона в водном растворе при 
260 нм, ℓ = 1.0 см – длина оптического пути жид‑
костной кюветы спектрофотометра.

Концентрацию озона в реакционном растворе, 
[O3], рассчитывали на основе закона Бугера–Лам‑
берта–Бера по формуле

	  ( )( ) ( )( ) ( )= − ∞ ×A A[O ] 0 O ,3 260 260 3 260

где A260(0) – оптическая плотность в момент отбора 
пробы, (A260(0) – A260(∞)) – оптическая плотность 
озона в реакционном растворе. Величину (A260(0) – 
A260(∞)) находили путем экстраполяции временной 
зависимости логарифма ln(A260(t) – A260(∞)) на мо‑
мент отбора пробы t = 0. Для этого строили график 
в полулогарифмических координатах, ln(A260(t) – 
A260(∞)) – t, и аппроксимировали его начальный 
участок прямой линией,

	 ln A t A b k td260 260( ) =( )( )– – ,∞

причем параметр kd имеет смысл кажущейся кон‑
станты скорости 1-го порядка реакции разложения 
озона. Искомую величину рассчитывали с помо‑
щью выражения

	 A A b
260 2600( ) ( )( ) =– .∞ e

Для раствора определенного состава, величины 
концентрации растворенного озона [O3] определя‑
ли для трех значений концентрации озона в газовом 
потоке на входе в реактор, Cin(O3) ≈ 10, 20 и 30 г/м3. 
Графики зависимости [O3] от концентрации озона 
в выходящих газах, C(O3), представляли собой, с уче‑
том погрешности, прямую пропорциональность, что 
свидетельствовало о выполнении закона Генри

	 [ ] [ ]= ×H C OO ,3 O3 3

где HO3  – кажущаяся безразмерная константа 
Генри озона, а величины [O3] и C(O3) выражены 

в моль/л. Экспериментальные зависимости [O3] от 
C(O3) аппроксимировали прямыми линиями, про‑
ходящими через начало координат, и определяли 
их угловые коэффициенты, равные константе Ген‑
ри HO3. Относительная погрешность определения 
HO3 составляла 15% или меньше (при доверитель‑
ной вероятности 95%). Использование для оценки 
константы Генри концентрации озона на выходе из 
реактора обусловлено тем, что барботажный реак‑
тор можно рассматривать как реактор идеального 
перемешивания.

ОБСУЖДЕНИЕ РЕЗУЛЬТАТОВ

На рис. 2 показаны значения скорости выде‑
ления хлора r(Cl2) в  зависимости от концентра‑
ции озона Cin(O3), из кислых растворов сульфатов 
и хлоридов различных металлов, с аналитически‑
ми концентрациями [Cl–] = 2 M, [HSO4

–] = 1 M, 
[H+] = 1 M, концентрации ионов металлов Na+ 
2 M, Mg2+, Cu2+ или Zn2+ 1 M, Fe3+ 0.67 M. Вид‑
но, что с учетом погрешности, r(Cl2) прямо про‑
порциональна Cin(O3). Соответствующие значения 
удельной скорости выделения хлора представлены 
в табл. 1.

Хотя выделение хлора обусловлено реакцией О3 
с Cl–(aq), скорости этого процесса в аналогичных 
условиях заметно различаются в зависимости от 
природы добавленной соли. Это обусловлено со‑
вместным действием следующих факторов:

1) катализ ионами Н+ реакции О3 с Cl–(aq) [13];
2) образование аниона гидросульфата H+ + 

SO4
2–  HSO4

–, что снижает концентрацию ионов 
Н+;

3) образование в растворе сульфатных комплек‑
сов MgSO4, CuSO4, ZnSO4, FeSO4

+ [14], что снижа‑
ет концентрацию SO4

2– и высвобождает ионы Н+;
4) образование в растворе хлоридных комплек‑

сов CuCl+, FeCl2+, FeCl2
+, FeCl3, ZnCl+, ZnCl2, 

ZnCl3
–, ZnCl4

2– [14], что снижает концентрацию 
свободных хлорид-ионов;

5) катализ ионами металлов реакции О3 с Cl–

(aq) (катионы Cu2+ и Fe3+ являются катализатора‑
ми при определенной кислотности, каталитиче‑
ское действие Zn2+ не обнаружено [15]);

6) зависимость растворимости озона в раство‑
рах солей от природы соли.

Ионы натрия практически не образуют хлорид‑
ных и сульфатных комплексов [14], и поэтому ве‑
личину k ̌(Cl2) для раствора Na+ – H+ – HSO4

– – 
Cl– можно использовать в  качестве опорного 
значения при оценке влияния катионов других ме‑
таллов на выделение хлора. По-видимому, умень‑
шение k ̌(Cl2) в растворах Zn2+ обусловлено тем, 
что хлоридные комплексы цинка обладают мень‑
шей реакционной способностью по отношению 
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к О3, чем свободный Cl–. Хлоридные комплексы 
магния характеризуются очень малой константой 
устойчивости [14], а увеличение k ̌(Cl2) в растворах 
Mg2+ происходит из-за связывания сульфата в ком‑
плекс MgSO4 и частичного высвобождения ионов 
H+. В растворах Cu2+ и Fe3+ увеличение k ̌(Cl2) обу‑
словлено включением дополнительного фактора 
(по сравнению с Na+, Zn2+, Mg2+) – катализа ио‑
нами Cu2+ и Fe3+ реакции О3 с Cl–(aq) [15].

Зависимости k ̌(Cl2) от концентрации ионов во‑
дорода в кислых хлоридных растворах, содержащих 

катионы Na+, Mg2+ или Ca2+ (рис. 3) демонстри‑
руют катализ ионами Н+ реакции О3 с  Cl–(aq). 
Действительно, при рН < 2 равновесие между 
различным формами активного хлора полностью 
смещено в сторону Cl2 [12] и увеличение ǩ(Cl2) при 
значениях кислотности, соответствующих рис. 3, 
связано с ускорением первичной стадии реакции 
окисления хлорид-иона озоном под действием ио‑
нов Н+. Образование хлоридных комплексов Na+, 
Mg2+ и Ca2+ несущественно, а небольшая разни‑
ца между значениями k ̌(Cl2) для растворов NaCl + 
HCl, MgCl2 + HCl, CaCl2 + HCl может быть обу‑
словлена изменением растворимости озона. Та‑
ким образом, влияние добавок различных солей 
на кинетику реакции О3 с Cl–(aq), катализируемую 
ионами Н+, осуществляется посредством катали‑
за катионами некоторых металлов, образования 
хлоридных и сульфатных металлокомплексов, что 
приводит к изменению действительных концентра‑
ций Cl– и Н+, а также изменения растворимости 
озона.

Растворимость озона определена в  настоя‑
щей работе в водных растворах сульфатов цинка 
и магния концентрации 0–1 М при температурах 
20.0±0.2 и 25.0±0.2°C, причем для раствора ZnSO4 
данные по растворимости получены впервые. Зна‑
чения кажущейся константы Генри озона представ‑
лены на рис. 4 в сравнении с соответствующими 
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Рис. 2. Зависимости скорости выделения хлора из 
кислых хлоридно-сульфатных растворов от концен‑
трации озона в исходных газах. Состав растворов:
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Рис. 3. Зависимости удельной скорости выделения 
хлора от концентрации ионов водорода в растворах 
с концентраций Cl– 1 М и суммой эквивалентных 
концентраций катионов Н+ и металла 1 М (кати‑
он металла = Na+, Mg2+, или Ca2+). Точки – экс‑
периментальные результаты настоящей работы для 
растворов MgCl2 + HCl, CaCl2 + HCl, пунктирная 
линия – расчет для раствора NaCl + HCl на основе 
данных [13].

Таблица 1. Значения удельной скорости выделения 
хлора из кислых хлоридно-сульфатных растворов, со‑
держащих ионы в концентрациях [Cl–] = 2 M, [HSO4

–

] = 1 M, [H+] = 1 M, а также катионы металлов

Катион 
и его кон‑
центрация

Na+  
2 M

Mg2+  
1 M

Cu2+  
1 M

Zn2+  
1 M

Fe3+  
0.67 M

k ̌(Cl2), л 
моль–1 
мин–1

0.088 0.109 0.108 0.077 0.164
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литературными данными [16, 17] для растворов 
MgSO4 и Na2SO4.

Можно видеть, что, с учетом погрешности, рас‑
творимость озона в растворах ZnSO4, MgSO4 или 
Na2SO4 не зависит от природы соли и определяет‑
ся только ее концентрацией, причем с ростом кон‑
центрации растворимость уменьшается (эффект 
высаливания [18]). Зависимости константы Ген‑
ри от концентрации С, М, солей ZnSO4 и MgSO4 
аппроксимируются выражениями HO3 = 0.277 × 
× exp(–0.677 C) (20°C), HO3 = 0.232 × exp(–0.677 C) 
(25°C).

Коэффициент Сеченова KS имеет одинаковые 
значения для обеих температур:

	 K
H

HC

C

CS = =
=( )

( )
1 0

0 29410
1log . .–O

O

3

3

  М

В растворах всегда идет реакция саморазложе‑
ния озона, поскольку он является термодинамиче‑
ски неустойчивым веществом. В стационарном ре‑
жиме барботажного реактора, концентрация озона 
в растворе определяется из условия равенства ско‑
ростей растворения и саморазложения.

Общепринято, что реакция разложения имеет 
первый кинетический порядок, и тогда равенство 
можно записать в виде

	 k a C kHL d⋅ =( )  ( ) ⋅  

O 3 3 33 O O O– ,	 (1)

где kLa – коэффициент массопереноса озона меж‑
ду газовой и  жидкой фазами, ĤO3  – истинная 

константа Генри озона, равная отношению кон‑
центраций озона в растворе и газовой фазе в ус‑
ловиях термодинамического равновесия, которое 
установилось бы, если бы разложение и другие ре‑
акции озона не происходили.

В настоящей работе определены значения кажу‑
щейся константы Генри озона HO3. Представляет 
интерес выяснить, как она соотносится с истинной 
константой ĤO3. Из выражения (1) следует, что ка‑
жущаяся константа HO3 описывается формулой

	 H
C

H
k

k a
d

L

O
3

3

OO

O3
3

1
=

 
( ) =

+


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Коэффициент массопереноса озона для исполь‑
зуемого в работе реактора kLa = 0.1–0.2 с–1 [19]. 
Значения константы скорости саморазложения kd 
оценены в ходе нахождения оптической плотности 
озона в  реакционном растворе. При температу‑
рах 20–25°C, в дистиллированной воде kd = (1–2) 
× 10–3 с–1, в растворах MgSO4 и ZnSO4 с концен‑
трациями 0.1–1 М kd = (2–6) × 10–3 с–1. Из это‑
го вытекает, что значения кажущейся и истинной 
констант Генри различаются не более чем на 6%. 
Так как относительная погрешности HO3 ≤ 15%, то 
в данном исследовании разница между значениями 
констант несущественна, HO3 ≈ ĤO3.

Таким образом, в настоящей работе определены 
кинетические характеристики выделения хлора при 
окислении хлорид-иона в растворах Na+ – H+ – 
HSO4

– – Cl–, Mg2+ – H+ – HSO4
– – Cl–, Zn2+ – 
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Рис. 4. Значения константы Генри озона в водных растворах ZnSO4, MgSO4 и Na2SO4 в зависимости от концентра‑
ции соли С (♦, ● – результаты настоящей работы, ○,  – литературные данные [16]) при 20 (а) и 25°C (б).
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Fe3+ – H+ – HSO4
– – Cl–, Mg2+ – H+ – Cl–, Ca2+ – 

H+ – Cl–. Скорости этого процесса при аналогич‑
ных параметрах эксперимента существенно раз‑
личаются в зависимости от природы добавленной 
соли. Это обусловлено возможностью катализа ре‑
акции О3 с Cl–(aq) катионами некоторых металлов, 
образованием хлоридных и сульфатных металло‑
комплексов, что приводит к изменению действи‑
тельных концентраций Cl– и Н+, а также измене‑
нием растворимости озона. Для водных растворов 
ZnSO4 и MgSO4 при температурах 20 и 25°C найде‑
ны растворимость озона, значения константы Ген‑
ри и коэффициента Сеченова.

Работа выполнена в рамках государственного 
задания “Физикохимия поверхности, адсорбция 
и катализ”.
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Abstract. The kinetic characteristics of the chlorine release reaction during oxidation of chloride ion 
in solutions of Na+ – H+ – HSO4

– – Cl–, Mg2+ – H+ – HSO4
– – Cl–, Zn2+ – H+ – HSO4

– – Cl–, 
Cu2+ – H+ – HSO4

– – Cl–, Fe3+ – H+ – HSO4
– – Cl–, Mg2+ – H+ – Cl–, Ca2+ – H+ – Cl– are found. 

Under similar experimental parameters, the reaction rate takes significantly different values depending 
on the nature of the added salt. This is due to the possibility of catalyzing the reaction of O3 with Cl–

(aq) cations of some metals and the formation of chloride and sulfate metal complexes, which leads to 
changes in the actual concentrations of reagents, as well as changes in the ozone solubility. For aqueous 
solutions of zinc sulfate and magnesium sulfate with concentrations of 0–1 M at temperatures of 20 and 
25°C, ozone solubility, values of the Henry constant and Sechenov coefficient are found.

Keywords: ozone, chloride ion, dechlorination, solubility, Henry constant, zinc sulfate, magnesium sulfate 




