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В статье рассмотрена проблема описания зависимости коэффициентов активностей ком-
плексных ионов индия(III) и соответствующих концентрационных констант образования от 
состава водных растворов. Для расчета ионных взаимодействий комплексов предложена 
модель Бренстеда–Гуггенгейма–Скэтчарда (теория специфических межионных взаимодей-
ствий, SIT), базирующаяся на расширенном полуэмпирическом уравнении Дебая–Хюккеля в 
третьем приближении. С использованием SIT осуществима проверка на сопоставимость и 
согласованность данных по константам образования комплексов в различных фоновых элек-
тролитах. Приведен обзор базовых коэффициентов специфического взаимодействия (КСВ). 
Показано, что постоянство этих коэффициентов допустимо в определенных диапазонах 
ионной силы, в противном случае требуется использование двухпараметровых приближе-
ний. Классическая модель SIT модифицирована введением параметров смешения (КСВ ионов 
одного знака заряда). На основе численного критического анализа доступных литературных 
экспериментальных данных с применением SIT рассчитаны термодинамические константы 
образования (устойчивости) хлороаква-, сульфатоаквакомплексов и константы гидролиза 
индия(III), а также соответствующие коэффициенты специфических межионных взаимодей-
ствий (параметры «неидеальности») в кислых водных растворах (pH < 5.5) при температуре 
20–25 °C. В соответствии с эмпирическим подходом Чиаватты разделены коэффициенты 
катионных и анионных частей комплексов в КСВ. На основании литературных данных сде-
лан вывод, что различия «термодинамических» констант комплексообразования могут быть 
вызваны как доказанными методологическими или расчетными ошибками, когда пренебре-
гают существенным изменением коэффициентов активностей в серии экспериментов или 
различными конкурентными ионными равновесиями, так и неточностями методов экстра-
поляции, ошибочными расчетами формального и стандартного потенциалов восстановле-
ния катионов индия(III). Исключением является альтернативная процедура нелинейной ре-
грессии Баэса–Месмера, которую нельзя считать неадекватной. Результаты работы могут 
быть использованы для моделирования состояния индия(III) в различных водных растворах, 
для изучения комплексообразования ионов индия(III) и других металлов или предсказания их 
электрохимического и геохимического поведения.
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The problem of activity coefficients dependence of indium(III)-containing complex species and of 
corresponding concentration formation constants from qualitative and quantitative composition 
of aqueous solutions is discussed. The Brønsted–Guggenheim–Scatchard’s model (Specific 
ion Interaction Theory, SIT), basing on extended semi-empirical Debye–Hückel equation in 
third approximation is supplied. The checking of data for formation constants of complexes on 
comparability and consistency, including for different background electrolytes can be done using 
this model. The survey of basic specific interaction coefficients (SIC) is done. The constancy of 
this coefficients is permissible in the definite ionic strengths ranges, or it’s necessary using two-
parameters coefficients fitting. The classical SIT model is modified by the introduction of mixing 
parameters (SIC of same charge ion). On the basis of the numerical critical analysis of the available 
literature experimental data, with employment of the SIT, thermodynamic formation (stability) 
constants of chloro-, sulfato-aqua-complexes and hydrolysis constants of indium(III) and related 
specific interaction coefficients (“non-ideality” parameters) in acidic aqueous solutions (pH < 5.5) 
at ambient temperature (20–25 °C) are calculated. The quotients of cationic and anionic complexes 
parts in SIC are separated according to empiric Ciavatta’s approach. Discrepancies of published 
«thermodynamic» constants may be caused by evidencing methodological and calculated errors 
(essential change of activity factors in series of experiments or various competing ion equilibria 
are neglected), as well as inaccuracies of extrapolation methods and choice of conditional 
standard state or erroneous evaluation of formal and standard potentials, but with the exception 
of alternative Baes-Mesmer’s nonlinear regression procedure. The job’s results could be used for 
modeling of the indium(III) state in some aqueous solutions and for study of indium and other 
metal ions complexation or prediction of their electrochemical and geochemical behaviour.

Кeywords: indium(III) aqua complexes, indium hydrolysis, aqueous electrolyte solutions, activity 
coefficient, complexes formation constants, specific interaction theory (SIT), least squares fitting, 
ion association equilibrium, complexation, critical evaluation.

Введение

Индий – стратегически важный редкий и рас-
сеянный металл, и его химия и технология активно 
обсуждаются в литературе последних лет [1–7]. Зна-
ние химического состояния индия в растворах раз-
личного состава необходимо для решения широкого 
круга научных и прикладных задач, в том числе, для 
расчета равновесий, определения состава комплек-
сов, образующихся при экстракции в органической 
фазе, для оптимизации условий получения материа-
лов и т. п. [8, 9]. Среди прочих задач немаловажную 
роль играет определение констант образования его 
комплексов с наиболее распространенными неорга-
ническими лигандами (хлоро-, сульфато- и гидр оксо-
ионами). 

Однако состояние In(III) в растворах и термо-
динамика его комплексообразования до сих пор 
изучены недостаточно. Отсутствуют надежные 
математические модели, адекватно количествен-
но описывающие вышеобозначенные системы в 

широких диапазонах концентраций компонентов. 
В литературе встречаются спорные суждения об 
устойчивости комплексов индия(III) и условиях 
их образования, не подкрепленные реальными ко-
личественными данными. По нашему мнению, в 
подавляющем большинстве даже современных ра-
бот, связанных с моделированием ионных равно-
весий, не учитываются коэффициенты активности 
частиц в растворе [2, 8, 9]; не принимается во вни-
мание химическое состояние конретных элемен-
тов в различных степенях окисления в растворах 
[1, 8, 10]; выдвигаются необоснованные гипотезы, 
касающиеся химии растворов, а именно введение 
частиц произвольного состава [8, 9]; используют-
ся непроверенные значения констант образования 
комплексов, причем не только при фиксированных 
значениях ионной силы, но и в целом без учета 
влияния ионной среды [8–12]. В то же время нель-
зя не подчеркнуть, что различия в концентраци-
онных константах для разных ионных сред, даже 
при одинаковой ионной силе раствора, могут быть 
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значительным. Имеющиеся на настоящий момент 
данные не обобщены и критически не проанали-
зированы. В последних наиболее подробных обзо-
рах по химии индия в водных растворах [13, 14], 
несмотря на очень подробный материал и достиг-
нутый сегодня уровень развития вычислительных 
средств, проблемы выбора и верификации кон-
стант образования комплексов и количественного 
описания состояния индия(III) в реальных водных 
растворах не решены. Нередко в одних и тех же 
работах содержатся противоречащие друг другу 
данные [13, 14]. Практически единичны попыт-
ки системного подхода, основанного на конкрет-
ном использовании имеющихся теоретических и 
вычислительных ресурсов, в частности, матема-
тических пакетов программ для решения систем 
уравнений [9] и теории ближних специфических 
взаимодействий ионов в растворах [15]. По при-
чине кажущейся сложности реализации сильно 
ограничено их применение в решении конкретных 
инженерных и научных задач.

Разброс констант образования (устойчивости) 
хлоро-  и гидроксокомплексов индия(III) в литерату-
ре не может быть объяснен только влиянием среды 
[16]. В ряде случаев приводимые константы не тер-
модинамические и даже не концентрационные [8, 
17–19], а смешанные, т. е. включают для одних ио-
нов – активности, а для других – концентрации, или 
усредненные значения по данным для широкого ди-
апазона концентраций, без учета изменения коэффи-
циентов активностей. Проявляются систематические 
ошибки и некорректности при цитировании опубли-

кованных работ. Практически не используются мето-
дики и средства дискриминации данных [20].

Таким образом, возникает задача критического 
анализа и обобщения всего накопленного материала по 
химии и термодинамике водных растворов индия(III). 
Особое значение приобретает сопоставление дан-
ных, полученных в разных лабораториях и независи-
мыми методами [3, 7, 13, 21].

Проблемы термодинамики равновесий в раст-
ворах электролитов сводятся к задаче оценки ко-
эффициентов активностей, методологии их расчета 
и определению протекающих равновесий гидрата-
ции, комплексообразования, диссоциации, ассоциа-
ции, полимеризации и т. д. Оценка и расчет коэф-
фициентов активности (КА) – сложная проблема, 
что особенно проявляется при попытке моделиро-
вания ступенчатых ионных равновесий. Зачастую 
нет более надежного пути, чем экспериментальный, 
однако известны и эффективные расчетные полуэм-
пирические методы. Предложены различные формы 
уравнений для описания зависимости КА индиви-
дуальных частиц (ионов) от количественного соста-
ва водного раствора в широких диапазонах ионной 
силы, среди которых можно отметить варианты 
уравнения Дебая–Хюккеля в третьем приближении: 
уравнения Васильева [22], Питцера (Питцера–
Миллеро) [23–25], Бромли [26], Бренстеда–Гуг-
генгейма–Скэтчарда [27–31], а также уравнение, 
предложенное С.А. Пиво варовым (на основе урав-
нений Гоша–Бьеррума и Дебая–Хюккеля) [32]. 

Общая форма уравнений, описывающих зависимость 
КА от различных факторов, имеет следующий вид:

                                                       (1) 

где z
i
 – заряд частицы i; 

Im – ионная сила раствора; 
m
j
 – моляльная концентрация растворенной час-

тицы j (при этом i ≠ j); 
D(i, Im), L(i, j, Im), G(m

j
) – функции.

Основные отличия существующих полуэмпири-
ческих подходов (1): 

– D(Im) – закон, характеризующий неспецифи-
ческие (не зависящие от природы фоновых электро-
литов, а зависящие только от ионной силы раствора 
Im) «дальнодействующие» электростатические (куло-
новские) взаимодействия;

– L(Im) – функция, характеризующая специфиче-
ские (зависящие от природы электролитов) «близко-
действующие» взаимодействия ионов i и j (или ионов 
j и нейтральной частицы i). Важна методика оценки 
этого члена и отработанность его определения.

Целью настоящей работы является расчет ион-
ных взаимодействий индия(III) в перхлоратных, хло-
ридных и сульфатных водных растворах. Достижение 
поставленной цели потребовало решения следую-

щих задач: выбор, валидация и адаптация основного 
метода; экстраполяционные расчеты параметров, в 
том числе термодинамических констант образования 
комплексов индия(III) и коэффициентов специфиче-
ских ионных взаимодействий; анализ адекватности, 
устойчивости и перспектив полученных результатов. 
Работа является подробным изложением и развитием 
исследований, выполненных в 2005–2014 гг. [33, 34].

1. Методология

Модель Бренстеда–Гуггенгейма–Скэтчарда, по-
лучившая название «теория специфического взаимо-
действия» (Specific ion Interaction Theory, сокращенно 
SIT) и рекомендованная ИЮПАК для экстраполяции 
констант устойчивости комплексов на нулевую ион-
ную силу раствора (бесконечное разбавление) [31, 
35, 36], является наиболее простой и хорошо прора-
ботанной. Применение строгой модели К.С. Питцера 
[23] ограничено по причине громоздкости и слож-
ности рабочих уравнений, неустойчивости оценки 
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параметров, особенно при небольшом количестве 
данных и при большом разбросе, отсутствии необхо-
димых параметров в базах данных, затрудненности 
их оценки, и формальностей, проявляющихся при 

моделировании ионных равновесий [32, 37, 38]. В со-
ответствии с SIT выражение для логарифма моляль-
ного КА частицы i при T = 25 °C и давлении 1 атм 
(0.101325 МПа) имеет следующую форму:

где z
i
 – заряд частицы i; 
D – функция Дебая–Хюккеля; 
ε(i, j, Im) – эмпирический параметр модели, коэф-

фициент специфического взаимодействия (КСВ) час-
тицы i с частицей j при ионной силе Im (ε(i,j) = ε(j,i), 
i ≠ j);

m
j
 – моляльная концентрация растворенной час-

тицы j;
– моляльная ионная сила раст -

вора, моль/кг H
2
O (в англоязычной литературе при-

нято обозначение моль/кг ≡ m). 
При этом проводится суммирование по всем ионам 
и молекулам в растворе, хотя в классической SIT 
для ионов одного знака заряда ε(i, j) = 0 (принцип 
Бренстеда).

Равенство коэффициентов активностей катиона 
и аниона в конкретном индивидуальном электролите, 
как следует из приближения Бейтса–Гуггенгейма–
Мак-Иннеса), является весьма условным допущени-
ем [39, 40], но на расчете активностей электролитов 
и ионных форм элемента-комплексообразователя в 
условиях его микроконцентраций существенно не 
сказывается [23]. Следует, однако, заметить, что, как 
будет показано далее, несмотря на почти идеальную 
аддитивность параметров и эффективность априор-

ной оценки КСВ, SIT прежде всего – удобный метод 
аппроксимации данных. Физический смысл специ-
фического взаимодействия нельзя отождествлять 
ни с ассоциацией ионов, ни с другими «близкодей-
ствующими» взаимодействиями [41, 42]. В общем 
случае специфическое взаимодействие – комбинация 
различных эффектов, в том числе гидратации, изме-
нения диэлектрической проницаемости, сложных 
электростатических и неэлектростатических взаи-
модействий. Величина КСВ определяется формой 
функции D в уравнении (2) и является эмпирическим 
поправочным параметром. Характерный факт: если 
для фоновых ионов КСВ характеризует суммарное 
действие факторов, то для частиц, содержащих эле-
мент-комплексообразователь, эффекты среды (специ-
фическое взаимодействие) и комплексообразования 
(ассоциация) должны быть строго разделены.

Для любого равновесия вида

p In3+ + n Cl- + r H
2
O ↔ [InpCln(OH)r]3p–n–r + r H+

общая (полная) термодинамическая константа рав-
новесия реакции (или, как принято нами, константа 
образования (КО) комплекса [InpCln(OH)r]3p–n–r) в со-
ответствии с уравнением закона действующих масс 
(ЗДМ), записанном в терминах активностей, равна:

   (2),

                 (3)

где βm°
pnr – общая термодинамическая константа об-

разования;
βm

pnr – концентрационная константа образования; 
а – активности; 
m – равновесные концентрации;  

γ – коэффициенты активности соответствующих 
частиц (ионов); 

aW – активность воды. 
Все величины даны в моляльной шкале.

После логарифмирования получаем:

  (4)

Подставляем выражения для всех коэффициентов активности ионов в соответствии с уравнением (2):

     ,                                           (5)
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где   = ε([InpCln(OH)r]3p–n–r, N+ + X–) + 

+ r·ε(H+, N+ + X–) – p·ε(In3+, X–) – n·ε(Cl–, N+ + X–) – линейная комбинация КСВ, стехиометрическая разница сумм 
коэффициентов специфического взаимодействия продуктов и реагентов реакции с ионами фона N+X–, исходя из 
допущения, что Im ≈ mNX ≈ mN ≈ m

X
;

Δzpnr
2 =  = {(3p–n–r)2 + r – 9∙p – n} – разница квадратов зарядов продуктов и 

реагентов с учетом стехиометрических коэффициентов.
Группируем левую и правую часть в соответствии с уравнением: 

                                              (6)

В условиях микроконцентраций участников реакции (в первую очередь, In-содержащих частиц и лиганда) 
на фоне макроконцентраций фонового электролита N+X– можно записать для некоторой вновь вводимой функ-
ции Ypnr(Im) [43, 44]:

                                  (7) 

Все КСВ принимаются постоянными во всем 
рассматриваемом диапазоне ионной силы. Выраже-
ния, записанные выше для хлорокомплексов, спра-
ведливы и для сульфатокомплексов индия(III).

Таким образом, линеаризацией (экстраполя-
цией) можно определить КСВ комплексной час-
тицы и lgβm° по известным экспериментальным 
значениям констант устойчивости lgβm при раз-
личных значениях Im(mNX). Если известен КСВ и 
какое-либо значение константы устойчивости, 
удастся получить зависимость lgγpnr и lgβpnr от ион-
ной силы раствора (концентрации фонового элек-
тролита). 

Применение SIT должно позволить проверять дан-
ные на согласованность и сопоставимость, в том чис-
ле для различных сред. Исходные данные для отдель-
ных равновесий имеются, как правило, для двух или 
даже только для одного фонового электролита (NaClO4, 
HClO4, LiClO4, HCl), а иногда в наличии только для одно-
го значения ионной силы, поэтому возникла необходи-
мость оценки КСВ и разработки правила для пересчета 
КСВ на другой фон. В общем случае, нами предложено 
разделять КСВ комплексной частицы MAn

3–zn (где z – мо-
дуль заряда аниона Az–) на КСВ катионной и анионной 
части комплекса (обобщение эмпирического подхода 
Л. Чиаватты [28]), в соответствии с уравнением:

,                                   (8)

где KK, KA – долевые коэффициенты, индивидуаль-
ные для каждой комплексной частицы, но не завися-
щие от фонового электролита (исключение – полнос-
тью координированные комплексы). 

Адекватность такого разделения КСВ под-
тверждена на большом массиве данных для равно-
весных реакций комплексообразования, например, 
образования галогенокомплексов кадмия(II), желе-
за(II) и других катионов, для которых имеются значе-
ния констант устойчивости для двух различных элек-
тролитов или их смесей [28, 44, 45]. Ошибка оценки 
КСВ таким методом не превышает 0.05 кг/моль. Здесь 
использовали принцип Й.Н. Бренстеда (пренебреже-
ние взаимодействиями ионов одного знака зарядов 
типа In3+ – Na+(H+) и Cl–(OH–) – ClO4

–) и принципи-
альные эмпирическим правилам оценки КСВ [28, 46, 
47]. Так, например, в случае полностью координи-
рованного конечного комплекса типа [InCl6]3– можно 
положить KK = 0.

Принцип Бренстеда удовлетворителен в случае 
системы Na(ClO4, Cl), то есть ε(Cl–, ClO4

–) можно 

принять равным нулю. Однако для точного расчета 
ионного произведения воды (pK

W
) и произведений 

растворимости (произведений активностей) гидрок-
сидов и гидроксосолей металлов необходимо введе-
ние параметров смешения КСВ ионов одного знака 
заряда, характеризующих специфические взаимо-
действия анион–анион и катион–катион, в том числе 
ε(OH–, ClO4

–) и ε(OH–, Cl–), уточняющих КА анионов 
OH– (γOH˗). Полученные значения сопоставлены с 
данными Пивоварова, который определил параме-
тры смешения для некоторых пар ионов [32]. От-
метим, что модель специфических взаимодействий 
Пивоварова (другая форма D(Im) в уравнении (2)) ми-
нимизирует зависимость КСВ одно- и двухзарядных 
ионов от ионной силы раствора значительно лучше 
классической SIT, но неадекватна для трехзарядных 
катионов, в том числе In3+.

В принципе, допущения Бренстеда не влияют на 
результаты моделирования ионных равновесий эле-
ментов, присутствующих в микроконцентрациях, и 
воспроизводимость констант образования комплек-
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сов индия(III) не нарушается, если допустить, что 
используются те же базовые КСВ, что и при перво-
начальном расчете КСВ комплексов. В этом случае 
КСВ смешения входят в КСВ комплексных частиц.

2. Базовые коэффициенты

КСВ обычно рассчитывают из среднеионных 
коэффициентов активности в растворах соответ-
ствующих индивидуальных электролитов (γ

±
) или 

из осмотических коэффициентов. Однако некото-
рые КСВ невозможно определить непосредственно 
из данных для конкретных электролитов, например, 
ε(Na+, HSO4

–) из NaHSO4, ε(In3+, SO4
2–) из In

2
(SO4)3, 

ε(In3+, Cl–) из InCl3. В водном растворе гидросульфата 
натрия происходит частичная диссоциация гидро-
сульфат-иона (по нашим данным, с использованием 
модели Пивоварова [32], для 0.1 М NaHSO4: 47.7% 
SO4

2– и 52.3% HSO4
–, pH ~ 1.45), в растворах суль-

фата и хлорида индия имеет место сильное комплек-
сообразование между ионами, сопряженное с гидро-

лизом индия. Оно отражается в изменении γ
±
 [24, 

48, 49]. Тогда может быть вычислен «эффективный» 
КСВ (ЭКСВ) – по расчету равновесий с участием 
данных ионов. В общем случае КСВ является функ-
цией ионной силы (моляльности) [14, 43, 44, 50–55] 
и температуры [56–58]. Предложены аппроксимации 
КСВ на основе известных опубликованных данных 
в различных диапазонах Im (табл. 1) [27, 30, 43, 44, 
53–60]. Из рис. 1 видно, что для адекватного расче-
та КА и констант вплоть до Im = 6 и более следует 
использовать двухпараметровую модель. Поэтому в 
дальнейшем при расчете lgβm

4(InCl4
–) и моделирова-

нии в широких диапазонах концентраций некоторые 
базовые КСВ (табл. 1) были заменены нами на двухпа-
раметровые (табл. 2). Совокупность приведенных 
КСВ необходима для моделирования растворов (Na+, 
H+, K+, Li+)(ClO4

–, Cl–, SO4
2–, HSO4

–, OH–) при pH < 5 
в диапазоне Im = 0–6 моль/кг. В табл. 1 приведенные 
для сравнения, но не используемые значения КСВ 
заключены в скобки.

Рис. 1. Сравнение моделей расчета КА γ
±
 = γNa+ = γCl˗. Растворы хлорида натрия. 

γ – эксперимент (то же – модель Питцера [23], три параметра); γ_Piv – однопараметровая 
модель Пивоварова [32]; γ_В – двухпараметровая модель SIT [53, 54]; 

γ_В_1 – однопараметровая модель SIT (ε(Na+, Cl–) = 0.038 кг/моль [53, 54]). 
m и I – формальные моляльность NaCl и моляльная ионная сила растворов, соответственно. 
Рисунок представлен в форме и нотации (способе записи), используемых в Mathcad [62, 63].

Для адекватного описания ионного произведе-
ния воды и произведений растворимости гидрокси-
дов необходимы параметры смешения ε(OH–, ClO4

–) 
≈ ε(OH–, Cl–), равные –0.026 (Im = 0.1–3.5), –0.041 (Im 
= 0.1–6.0); ε(Na+, H+) = 0.00 (Im = 0.1–3.5) и –0.005 (Im 
= 0.1–6.0); ε(Li+, H+) = –0.034; ε(K+, H+) = 0.00 (Im = 

0.1–1.05) и ~ –0.015 (Im = 0.1–4.8). КСВ смешения по-
лучены нами аппроксимацией зависимости ионного 
произведения воды pK

W
 в NaClO4, NaCl, LiClO4, LiCl 

и KCl от ионной силы растворов [14, 27, 29, 45, 50] 
(использовали также данные Пивоварова [32], Сипо-
са [64] и Питцера) в соответствии с уравнением:

,   (9)
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Таблица 1. Обзор базовых коэффициентов специфического взаимодействия [27, 53–55] 
(моляльная шкала (кг/моль), 25 оС, 1 атм)

КСВ
 Пределы Im, моль/кг

Примечание
0.1–1.0 0.5–3.0 0.5–3.5 0.1–4.0 0.1–6.0

H+, ClO4
– 0.120 0.128 0.14 – 0.146

H+, Cl– 0.110 0.117 0.12, (0.115 [56]) 0.125,(0.13 [58])

H+, SO4
2– – – –0.03 – – По аналогии с 

Li+ [59]
H+, HSO4

– – – 0.16 – – Перерасчет по 
[32]H+, OH– – – – – ~ 0.00

Na+, Cl– 0.0195 0.0277 0.03,
(0.035 [56]) –

0.0380,
(0.041),

(0.047 [58],
0.5–6.0)

Li+, Cl– 0.0906 0.0977 0.10 – 0.110

K+, Cl– –0.0190 –0.0006 0.00
0.000

(0.1–4.5)
0.006 [57]
(0.5–5.0)

Na+, OH– 0.0319 0.0411 0.04 –
0.0549,

(0.0573 [58],
0.1–5.0)

Li+, OH– –0.0599, –0.06 
[58] (0.1–2.0) –0.0318 (–0.02) –0.0248 –

K+, OH– 0.0814 0.0890 0.09 – 0.0974, (0.0994 
[58], 0.1–5.0)

Na+, SO4
2– – (–0.17, 0.3–3.0) –0.12,

–0.112 – –0.091
(0.3–12.0)

Li+, SO4
2- – (–0.063, 0.3–3.0) –0.03 – –0.017

(0.3–9.0)
K+, SO4

2– – (–0.193, 0.3–3.0) –0.06 – –

Na+, HSO4
– – – (–0.01 [27]), 0.023, 

(0.04 [59]) – – ЭКСВ

Li+, HSO4
– – – (0.05) – – Расчет по

[28]K+, HSO4
– – – (0.04) – –

Na+, ClO4
– 0.00152 0.00757 0.01 0.0133

Li+, ClO4
– 0.157 0.149 0.15 0.149 –

In3+, ClO4
– – – – – 0.50 [60, 61]

In3+, Cl– – – – – 0.3 [60]
Cl–, ClO4

– – – – – ~ 0.00 [32]

1[44, p. 390, 392] Im = 0.1–6.
2I = 3 M, Na(ClO4

–, ½SO4
2–) [59].

3Следует из зависимости константы кислотности pK
a2

 (HSO4
–) при ε(SO4

2–, ClO4
–) ≈ ε(HSO4

–, ClO4
–) ≈ 0.0 [44, p. 373], 

Im = 0.1–3.5 (NaClO4). Диапазон Im приведен в скобках, если он отличается от указанного в табл. 1. Данные [27, 30] для 
Im = 0.5–3.5 получены взвешенной регрессией с весом w = Im [53].

где mNX – моляльная концентрация фонового электро-
лита N+X–, которая полностью определяет Im.

Очевидно, что данные по коэффициентам активности 
должны быть согласующимися, то есть различные КСВ 
должны быть использованы в тех пределах (диапазонах) 
ионной силы, в которых они были определены [50, 54].

Сведения о среднеионных коэффициентах 
активности и осмотических коэффициентах для 

растворов перхлората индия, необходимые для 
расчета ε(In3+, ClO4

–), отсутствуют. Тем не менее, 
по независимым электрохимическим измерениям 
потенциалов восстановления индия на индиевом 
и амальгамном электродах в системах с NaClO4 
получено, что КСВ ε(In3+, ClO4

–) находится в пре-
делах 0.44–0.53 кг/моль [65–67]. 

Для ячейки с переносом: 
In|0.01 моль/кг In(ClO4)3, NaClO4||NaX||NaCl (насыщ.)|Hg

2
Cl

2
, Hg,

где NaX – растворы NaCl, NaClO4 или NaNO3 разных концентраций, 
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расчеты проводили по формуле [67]:

,                  (10)

Таблица 2. Двухпараметровая модель для некоторых КСВ [54, 55] (моляльная шкала (кг/моль), 25 ºС; 
ошибки указаны при доверительной вероятности 0.95)

КСВ  Im = 0.1–6.0
ε(H+, Cl–) 0.136 + (0.0839 – 0.136) ∙ (1 + Im)–1  ± 0.006
ε(Li+, Cl–) 0.126 + (0.0465 – 0.126) ∙ (1 + Im)–1  ± 0.014
ε(Na+, Cl–) 0.0515 + (–0.0170 – 0.0515) ∙ (1 + Im)–1  ± 0.010
ε(K+, Cl–) 0.0176 + (–0.0503 – 0.0176) ∙ (1 + Im)–1  ± 0.002 (Im = 0.1–4.5)
ε(H+, ClO4

–) 0.167 + (0.0624 – 0.167) ∙ (1 + Im)–1  ± 0.016
ε(Na+, SO4

2–) –0.075 + (–0.390 + 0.075) ∙ (1 + Im)–1  ± 0.006 (Im = 0.3–3.0)

где E° – стандартный потенциал электрода In3+·aq|In;
 E – экспериментальная ЭДС ячейки; 
ESCE = 0.2389 В отн. стандартного водородного электрода – 

потенциал насыщенного каломельного электрода (NaCl); 
D(Im) – функция Дебая–Хюккеля в уравнении (2); 
E
j – диффузионный потенциал.

Для ячейки In(Hg)|In(ClO4)3, NaClO4|KCl (насыщ.)|Hg
2
Cl

2
, Hg [65, 66]:

,                                      (11)

или после преобразования и группировки:

,                            (12)

где Eº
a
 – стандартный потенциал электрода 

In3+·aq|In(Hg) отн. насыщ. каломельного электрода 
(KCl); 

Еº – формальный электродный потенциал (экс-
периментальная величина); 

ρ – отношение моляльной концентрации к молярной; 
ρ
0
 – плотность воды. 

По уравнению (12) определяли КСВ. Расчеты 
проводили аналогично вычислениям термодинами-
ческих параметров ионных взаимодействий индия 
по уравнению (7), то есть линеаризацией вводимой 
функции по экспериментальным данным.

По линейной корреляции между КСВ катионов 
M3+ и ионным потенциалом M3+ (Z/R, где Z – заряд ка-
тиона, R – кристаллохимический радиус негидрати-
рованного катиона; использовали катионы Ga3+, Fe3+, 
Sc3+, La3+, Lu3+, Y3+, Am3+, Bi3+; коэффициент корреля-
ции 0.96 [44]) получили значение ε(In3+, ClO4

-), рав-
ное 0.53. При этом полагали, что, согласно Шеннону и 
Прюиту [68], радиус катиона In3+ равен 0.94 Å.  

Согласно расчетам, оказалось, что КСВ ε(M3+, 
A–), как правило, увеличиваются с ростом ионного 
потенциала. Так, по среднеионным КА нами оценен 
ε(Ga3+, ClO4

–) = 0.62, что хорошо согласуется с дан-
ными Г. Бидерманна: 0.65 [69]. Максимальная ошиб-
ка воспроизведения экспериментального потенци-

ала электродной системы MZ+·aq|M(тв.), связанная с 
непостоянством КСВ в диапазоне 0.1–2.0 моль/кг 
Ga(ClO4)3, составляет 2 мВ, что соответствует откло-
нению lgγ± 0.1. 

На основании вышеприведенной корреляции 
и обработки некоторых потенциометрических дан-
ных высказано предположение, что значение КСВ 
в литературе для Al3+ 0.46 [70]) занижен, а для Tl3+ 
0.66 [69] – завышено. Действительно, по результатам 
измерения потенциала ячейки Pt, H

2
| HClO4, TlClO4, 

Tl(ClO4)3|Pt [69] с приложением SIT получили КСВ 
ε(Tl3+, ClO4

-) ≤ 0.56. КСВ, точнее ЭКСВ ε(In3+, Cl–), 
подобно другим катионам M3+, но образующим с 
хлорид-ионами слабые комплексы, например, Al3+ , 
Ln3+, приняли равным 0.3±0.1 кг/моль, что не про-
тиворечит данным работы [60]. Значения для этого 
КСВ 0.43 и 0.7, полученные в [71, 72], связаны с не-
корректностью расчетов, а именно, с использовани-
ем для растворов NaCl и HCl констант устойчивости, 
полученных для NaClO4.

Следует отметить, что КСВ, приведенные в 
табл. 1 и 2, за исключением ε(In3+, Cl–), ε(H+, SO4

2–), 
ε(H+, OH–), рассчитаны без учета ассоциации ио-
нов, то есть их использование предполагает пре-
небрежение равновесиями типа Na+ + Cl– ↔ NaCl0, 
или Na+ + SO4

2– ↔ NaSO4
–, а нам представляется, 
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что только в этом случае удается получить реаль-
ную (истинную) активность ионов. Здесь возника-
ет проблема, которая практически игнорируется в 
большинстве работ – корректность использования 
«истинных» КСВ (ИКСВ, εtrue) и «истинных» кон-
стант образования [59] с учетом частичной ассо-
циации фоновых ионов. Однако принципиальная 
возможность расчета ИКСВ ограничена методами 
получения исходных данных (констант образо-
вания комплексов индия), которые рассчитаны с 
использованием формальных концентраций [Cl–], 
[SO4

2–], без учета ассоциации ионов фона, и, сле-
довательно, «истинная» Im в экспериментах отли-
чается от формальной. 

В ряде работ утверждается [59], что использование 
обычных КСВ не приводит к серьезным ошибкам при 
формальном расчете. Поэтому в настоящей работе мы 
не использовали ИКСВ при расчете параметров и ре-
ализации моделей растворов. Обратим внимание, что 
вопрос о корректном использовании ИКСВ при эмпи-
рической оценке КСВ и разделении КСВ в соответствии 
с уравнением (8) остается открытым. Кроме того, окон-
чательно не решен вопрос разделения эффекта комплек-
сообразования (изменение концентрации) и эффектов 
среды, связанных с изменением коэффициентов актив-
ностей, при расчете концентрационных констант равно-
весий [38, 73]. Основой для расчетов констант служат 
данные (точки), полученные заменой части ионов фона 
на анион лиганда, например, ClO4

– → Cl–, или другие 
корректирующие ионы (протон, катион металла), в 

лучшем случае при условии сохранения общей ионной 
силы раствора. Однако, как следует из SIT, даже в этом 
случае происходит систематическое изменение коэффи-
циентов активностей, а, следовательно, и констант обра-
зования [73, 74]. 

Большинство методик определения констант 
ступенчатого комплексообразования основано на 
изучении зависимости функции закомплексованно-
сти катиона металла (ΦC) в условиях его микрокон-
центраций от равновесной концентрации лиганда 
при постоянной ионной силе раствора по уравнению:

,                  (13)

где   – общая (аналитическая) концентрация ка-
тиона металла;

[MZ+] и [A–] – равновесные концентрации;
βn – общая (полная) константа образования ком-

плекса MAn
Z–n. 

Концентрационные константы βn считаются посто-
янными во всем диапазоне изменения [A–]. Однако при 
большой концентрации A– по сравнению с общей кон-
центрацией анионов ([A–] + [ClO4

-]) изменяются ионная 
среда, все коэффициенты активностей и концентраци-
онные константы. Например, при изучении образова-
ния хлорокомплексов индия(III) в условиях постоянной 
моляльной ионной силы, создаваемой Na+(ClO4

–, Cl–), в 
соответствии с SIT (см. уравнения (2) и (4)):

,                                                                        (14)

,                                                    (15)

(16)

Если пренебрегать этим явлением, то при расче-
те βn аппроксимацией зависимости ΦC по уравнению 
(13) получают неточные значения констант. 

Таким образом, необходимо применять при-
ближения SIT уже на стадии обработки исходного 
экспериментального материала путем корректи-
ровки рабочих расчетных формул. Это сложно, 
но в условиях значительных концентраций ли-
ганда, то есть когда образуются хлорокомплек-
сы индия(III) с координационным числом n ≥ 3, 
крайне важно. Примерами учета эффекта среды 
(изменения КА) при изучении комплексообразо-
вания индия(III) являются данные, приведенные в 
[34, 60]. В общем случае константы, рассчитанные 

с учетом и без учета изменения КА, могут отли-
чаться на порядок. 

Подчеркнем, что данные по коэффициентам 
активности (или осмотическим коэффициентам) 
электролитов заимствовали из обзора Робинсона и 
Стокса [75], расчеты проводили с помощью мате-
матического пакета программ Mathcad 2000 Pro [9, 
76], все рисунки представлены в виде, используе-
мом в Mathcad. В связи с незначительной зависи-
мостью КСВ от температуры в интервале 17–33 °C 
(отклонение КСВ от стандартного (25 °C) < 0.004 
для электролитов 1:1 и < 0.01 для электролитов 
1:3, то есть dε/dT < ±0.002 кг/(моль·К) [56–58]) и 
частичной взаимной компенсацией таких изме-
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нений при обычных (комнатных) условиях (18–
25 °C) влиянием температуры мы обычно прене-
брегали. Стандартное квадратичное отклонение 
оценки КСВ менее 0.01 кг/моль. 

3. Результаты и их обсуждение. 
Расчет параметров ионных равновесий In(III)

С целью вычисления термодинамических пара-
метров ионных равновесий индия(III) (КО, КСВ, из-
менение энтальпии реакции комплексообразования) 
использовали все доступные литературные данные 
из обзоров [1, 13, 14, 45, 50, 77–83], а также из ориги-
нальных источников [21, 60, 84–87]. Представленная 
работа не претендует на детальный анализ всех экс-
периментальных данных, поэтому ссылки на многие 
оригинальные работы, представленные в обзорной 
литературе, опущены. В обязательном порядке при-
ведены ссылки на важные источники, результаты 
которых до настоящего при расчетах и критическом 
анализе не принимались во внимание.

Остановимся на некоторых закономерностях 
комп лексообразования в водных растворах индия(III) 
и термодинамики растворов, необходимых для фор-
мирования моделей, но недостаточно полно отражен-
ных в литературе.

3.1. Закономерности состояния In(III) в водных 
растворах

Независимыми методами (денсиметрия, 
электро форез, ИК-, КР-, ЯМР-спектроскопия) 
установ лено незначительное комплексообразование 
индия с перхлорат-анионами [88–91]. Этот вывод 
подтверждает предположение о том, что комплексо-
образование In3+ с перхлорат-ионами не происходит 
или пренебрежимо мало вплоть до 6 M ClO4

–. Однако 
c помощью EXAFS-спектроскопии (Extended X-ray 
Absorption Fine Structure, расширенная тонкая струк-
тура поглощения рентгеновского излучения) полу-
чили среднее число координированных с индием 
внутрисферных перхлорат-ионов, равное ~1, причем 
даже в 1 М HClO4 [21]. По нашему мнению, такой 
результат нельзя считать достоверным, пока он не бу-
дет подтвержден другими независимыми методами. 

 Спектральными методами установлено, что в 
растворах перхлората индия(III) происходит гидро-
лиз и, вследствие высокой энтальпии гидратации 
In3+, образуются исключительно сольваторазделен-
ные ионные пары [92]. То есть происходит образо-
вание комплексов состава In3+(H

2
O)xClO4

–, x = 1–2, с 
понижением симметрии иона ClO4

– Td → C3v → C2v 
по мере увеличения концентрации индия в раство-
ре, подкисленном хлорной кислотой. Достоверно 
не выявлено внутрисферного комплексообразова-
ния, влияющего на активность In3+, до концентра-
ции перхлората натрия 16 моль/кг [67, 89] и > 4 M 
In(ClO4)3 [90, 91].

Координационное число (КЧ) In3+ в водных 
растворах при обычных условиях равно шести, что 
подтверждено многими физико-химическими ме-
тодами [13, 21, 91, 93]. Поэтому запись, например, 
[InCln]3-n подразумевает [InCln(H2

O)6–n]3–n, а In4(OH)6
6+ и 

In
2
(OH)

2

4+ – [In4(μ-OH)6(H2
O)12]6+ и [In

2
(μ-OH)

2
(H

2
O)8]4+ 

(т.е. [(H
2
O)4In(μ

2
-OH)

2
In(OH

2
)4]4+), соответственно. 

Существование таких частиц установлено в растворах 
некоторых индивидуальных соединений индия(III) [78, 
94–96]. Тетраэдрический InCl4

– в водных растворах 
при умеренных температурах (до 50 °C) не обнару-
жен, в отличие от InI4

– и GaCl4
–. Константу lgβm°

4 для 
InCl4(H2

O)
2

– рассчитывали с помощью реализованной 
в среде Mathcad модели солянокислых растворов ин-
дия(III) по данным о lgβm°

1, lgβm°
2
, lgβm°

3, lgβm°
5, lgβm°

6 
хлорокомплексов и функциях образования (Бьеррума) 
в 1 и 3 М HCl, полученных методом EXAFS [21]. Кон-
станты для хлорокомплексов с КЧ n > 4 рассчитыва-
ли по данным работы [60]. Сообщения о комплексах 
In(III) с КЧ, равным 7, например, состава InCl

2
(H

2
O)5

+ 
в концентрированных растворах InCl3 [97] и InCl7

4– 
[68] вызывают сомнения, хотя высокое КЧ характер-
но для некоторых органических и фторидных комп-
лексов индия.

По нашим расчетным данным, накопление ча-
стиц состава In

2
Cl5+ при аналитических концен-

трациях Cl– ≥ 0.02 и In3+ ≤ 0.01 моль/кг составляет 
не более 5% от всего индия и пренебрежимо мало 
в 0.01–3.0 М HCl. Константа его образования рас-
считана, исходя из [84]. In

2
Cl7

– обнаружили в ходе 
анализа растворов InCl3 методом электро-аэрозоль-
ной масс-спектрометрии (ESMS) [98], хотя позднее 
возможность его образования подвергли сомнению 
в [99, 100]. Остается открытым вопрос, является ли 
это артефактом, обусловленным особенностью са-
мого метода ESMS. Количественно комплекс не оха-
рактеризован.

 Полимеризация более характерна для гидроксо-
комплексов и смешанных гидроксохлорокомплексов 
индия(III), благодаря большой устойчивости оловых 
мостиков. Cогласно классическим работам Д. Ферри 
[50, 77, 80], из смешанных гидроксохлорокомп лексов 
рассматривают только In(OH)Cl+ и In

2
(OH)Cl4+. Ионы 

In
2
(OH)

2
Cl

2

2+ – гипотетические и надежно не иден-
тифицированы, поэтому в рассмотрение не прини-
мались. Однако возможность накопления [Inx(OH)yClz]3x–y–z, 
где x, y, z ≥ 2, в сильно концентри рованных по ин-
дию растворах при повышенных значениях pH не 
исключена.

Образование In
2
(OH)

2

4+ и In4(OH)6
6+, в структурах 

которых присутствуют мостиковые OH–-группы, до-
казано различными методами, в частности, методом 
измерения углов рассеяния рентгеновских лучей, 
LAXS [95, 101]. В то же время сведения о комплек-
сах состава In3(OH)4

5+, In4(OH)4
8+ и In5(OH)5

10+, а так-
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же In
2
(OH)3

3+, In
2
(OH)4

2+, In10(OH)18
12+ и др. получены 

исключительно математической обработкой потен-
циометрических данных [8, 50, 102–105]. Сообщают 
об изоляции в составе соединения фрагмента-класте-
ра [In6(μ-OH)13(H2

O)8]5+ в особых концентрационных 
условиях [106]. 

В общем случае полиядерный гидролиз индия 
изучен недостаточно. Расчетами установлена воз-
можность его протекания уже при концентрации 
индия 10–5 моль/кг в растворах некомплексообразу-
ющих электролитов [50].

 Образование сложных полиядерных комплек-
сов, в том числе гидроксоформ, приводит ко многим 
экспериментальным и теоретическим трудностям 
при количественном изучении равновесий [5, 107]. 
Основными факторами, осложняющими исследова-
ние, являются:

– возможная инертность полиядерных гидроксо-
комплексов [81, 85, 101];

– образование в реальных растворах коллоид-
ных и псевдоколлоидных (адсорбция на загрязнени-
ях) частиц [107].

Не исключено, что описание эффектов среды для 
полиядерных частиц осложняется делокализацией и 
частичной нейтрализацией заряда. Зачастую даже 
корректное согласованное использование pH-метри-
ческого титрования и математического моделирова-

ния не решает эти проблемы, и результаты расчетов 
нельзя считать надежными [5, 108]. 

При расчете параметров полиядерных гидрок-
сокомплексов индия(III) мы использовали много-
кратно подтвержденные данные работы [85]. Об-
разованием In

2
OH5+ в водных растворах, судя по 

константе его образования, полученной в [109], 
можно пренебречь.

Сульфатокомплексы индия(III) и их состояние 
в растворах слабо изучены, сульфатные растворы 
имеют наиболее широкое распространение в техно-
логии. При этом очень вероятно образование ионов 
InHSO4

2+ при низких значениях pH, подобно Fe3+, 
Al3+, Tl3+, и ионов [Inx(OH)y(SO4)z]3x–y–2z – при высо-
ких, как у Fe3+ и Cr3+ [45, 110, 111]. Имеется весьма 
ограниченная информация о константах устой-
чивости простых сульфатных комплексов индия 
[In(SO4)n]3–2n при n = 1–3. 

Следует подчеркнуть значительную неидеаль-
ность сульфатных систем, то есть возможность бо-
лее сложных по сравнению с описываемыми урав-
нениями (2) и (6) нелинейных зависимостей всех 
КА и концентрационных констант образования от 
концентрации сульфат-иона и от ионной среды в це-
лом [112]. При этом более адекватна другая форма 
зависимости КА:

,                                                        (17)

то есть для точного моделирования таких систем 
требуется введение дополнительных КСВ ε

2
, кото-

рые являются множителями перед квадратами мо-
ляльных концентраций частиц j. Но использовать это 
уравнение пока не удалось.

Серная кислота, как известно, является сильной 
кислотой Бренстеда–Лаури только по первой ступени 
(соответствующая константа кислотности lgK

a1 ~ 3). 
По второй ступени константа кислотности lgK°

a2
 = 

 = –1.98±0.05 при 25 °С и –1.92 при 

20 °С (диссоциация гидросульфата, или ассоциация 
сульфат-иона и протона). Здесь а – активности соот-
ветствующих частиц в растворе. Указанное обсто-
ятельство усложняет моделирование сульфатных 
растворов в широких диапазонах концентраций 
сульфат-иона и протона.

Некоторые исследователи допускают, что в суль-
фатных комплексах индия сульфат-ион бидентатен, то 
есть образуются комплексы [In(H

2
O)6-2n(SO4)n]3–2n [113, 

114]. Однако понижение симметрии аниона SO4
2– C3v, 

свидетельствующее о монодентатном  SO4
2– в соста-

ве комплекса InOSO3
+ → C2v (бидентатный хелатный 

или мостиковый  SO4
2-) [115] для растворов сульфата 4Это отличает комплексы In(III) от комплексов Sc(III) [116].

индия(III) с концентрацией до  2–4.1 M не характер-
но [90, 91]4. Тем не менее, в первом приближении нами 
принято, что в комплексе In(SO4)3

3– взаимодействие 
координированного In3+ с ионной средой раствора не-
значительно (он «экранирован»), и KK для него можно 
принять равным нулю.

Некоторые экспериментальные данные подтвер-
ждают димеризацию комплексов индия и усиление его 
гидролиза в сульфатных растворах в определенных 
концентрационных пределах. Показана возможность 
образования фрагментов структур ...In(η

2
–SO4)xI..., в 

которых ионы индия(III) соединены мостиковыми 
гидроксо- и сульфатными группами [94]. Однако 
простое добавление в массив результатов полиядер-
ных, а также гидроксо- и аквасульфатомплексов, кон-
станты образования которых можно предварительно 
оценить по аналогии с другими трехзарядными кати-
онами, некорректен, так как константы для обычных 
сульфатных комплексов рассчитаны без их учета. В 
этом случае требуется перерасчет всех констант по 
исходному экспериментальному материалу. С учетом 
реального pH рассчитанные в оригинальных работах 
константы образования сульфатокомплексов индия(III) 
– «кажущиеся» и потому мало надежны.
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Существует мнение о возможном образовании 
в сульфатных системах внутри- и внешнесферных 
комплексов индия(III) [91, 114], однако эта про-
блема к настоящему времени изучена недостаточ-
но. Отмечается только [117], что для In(III) дан-
ный факт менее типичен, чем для Ga(III) и Al(III). 
Показано [112], что вклад внешнесферных ком-
плексов снижается по мере увеличения заряда, ро-
ста температуры и количества координированных 
лигандов. В общем случае особенности комплек-
сообразования сказываются на расчетных величи-
нах параметров, в том числе и КСВ.

Рассмотрим более подробно методики расче-
тов параметров на некоторых конкретных приме-
рах.

3.2. Корректировка логарифма константы 
образования по температуре

Энтальпия реакции комплексообразования 
является функцией не только температуры, но и 
ионной силы раствора [29, 44, 35, 36, 118]. В то же 
время данные по энтальпиям реакций комплексо-
образования индия(III) в растворах крайне ограни-
чены. На данном этапе оценить их зависимость от 
ионной силы растворов не представляется возмож-
ным. Тем не менее, нами оценены изменения кон-
стант образования некоторых комплексов индия(III) 
при изменении температуры. В работе использовали 
следующие данные об изменении энтальпии реакций 
комплексообразования: для хлорокомплексов (2 М 
NaClO4; 25 °C): Δ

r
H1 = 5.1 ± 0.2; Δ

r
H
2
 = 8.4 ± 0.8; Δ

r
H3 

= 41.8 ± 9 кДж/моль; для сульфатокомплексов (Im = 0; 
25 °C): Δ

r
H1 = 29.08 ± 0.4; Δ

r
H
2
 = 21.8 ± 0.7 кДж/моль 

[13, 77, 82, 87]. 
Для оценки поправки логарифма константы об-

разования сначала оценивали изменение энтальпии 
в конкретных условиях      (T, Im),     при допущениях

 и  

в интервалах T = 20÷30 ºC и Im = 0.5÷5 М. Для реак-
ций образования сульфатных комплексов оценивали 
Δ
r
H при ионной силе I = 1 M с приложением SIT по 

методике [29, 118]. Неизвестные параметры (аналоги 
КСВ для энтальпии) в первом упрощении принима-
ли равными нулю.

Используя значения энтальпии реакций ком-
плексообразования, рассчитывали поправки к кон-

центрационным константам по упрощенной форму-
ле [119]:

,     (18)

где T, T
0
 – температуры, К; 

R = 8.314 Дж/(моль·К) – универсальная газовая 
постоянная.

Получаем для хлорокомплексов:
lgβ1(25 ºC) = lgβ1(20 ºC) + 0.015±0.01,
lgβ

2
(25 ºC) = lgβ

2
(20 ºC) + 0.025±0.01,

lgβ3(25 ºC) = lgβ3(20 ºC) + 0.125±0.04,
для сульфатокомплексов:

lgβ1(25 ºC) = lgβ1(20 ºC) + 0.065,
lgβ

2
(25 ºC) = lgβ

2
(20 ºC) + 0.038.

3.3. Расчет термодинамических констант 
образования и параметров неидеальности

В расчетах мы исходили из предположения, 
что lgβm

n получены в условиях постоянной ионной 
среды N+X– (точнее, постоянной ионной силы с экс-
траполяцией к нулевой концентрации аниона ли-
ганда). Считали также, что КСВ постоянны во всем 
интервале значений ионной силы (в соответствии 
с даными табл. 1). Так как уравнения (2) и (7) в 
упрощенной форме содержат один линейный пара-
метр (КСВ), для расчетов применим линейный ме-
тод наименьших квадратов (МНК). Регрессионный 
анализ проводят отдельно для каждого равновесия 
и отдельно для каждого фонового электролита. Ли-
нейная регрессия во всех методических пособиях 
по SIT [30, 43, 44] аналогична процедуре В.П. Ва-
сильева [22], но с отличием: тангенс угла наклона 
зависимости Yn от Im в уравнении (7) рассматрива-
ется как КСВ, характерный для каждой конкретной 
среды. Именно это позволяет, в конечном счете, 
создать универсальную модель состояния ценного 
компонента, учитывающую все присутствующие в 
растворе ионы.

Аппроксимируя зависимость функции Yn от Im 
для соответствующей реакции 

In3+ + n Cl– ↔ InCln
3–n 

по методу наименьших квадратов (невзвешенная 
регрессия) функцией y(x) = A + B·x, где A ≡ lg βmº; 
B ≡ –Δεn; y ≡ Yn, x ≡ Im, в соответствии с преобразован-
ным уравнением (7):

,                                                                               (19)

где , по значениям lgβm
n и Im рассчитывали lgβmºn и Δεn для n = 1÷3. 

На основе выражения 

                                                         (20)
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для среды N+X– и базисных значений ε(…) (табл. 1) 
рассчитаны коэффициенты специфического 
взаимодействия комплексных индийсодержа-
щих частиц для NaClO4 и HClO4. Имея значения 
Δεn для двух разных электролитов, легко опре-
делить коэффициенты KK и KA в соответствии 
с уравнением (8). Графически процедура опре-
деления параметров образования комплекса 
InCl2+ приведена на рис. 2. Получены значения 
ε(InCl2+, …) для  HClO4 и для NaClO4 – 0.369 и 
0.356, соответственно.

По рассчитанным параметрам можно получить 
зависимость концентрационной константы образова-
ния от ионной силы раствора (рис. 3):

    (21)

Все известные значения констант устойчивости 
пересчитывали на моляльную шкалу по методике 
[30, p. 22–23; 120] и с помощью программ [31, 121]. 
В общем случае для частицы InAn

3–zn: lgβm
n = lgβM

n – 
n·lgρ, где ρ = mNX/CNX – коэффициент перехода от мо-
лярной концентрации к моляльной.

Рис. 2. Экстраполяция функции Y1 по экспериментальным данным для NaClO4 (X) и HClO4 (O). 
Коэффициенты линейной корреляции: R = 0.96 (NaClO4), 0.89 (HClO4).

Рис. 3. Зависимость концентрационной константы образования монохлоридного комплекса индия(III) 
от ионной силы раствора по данным для NaClO4 (X) и HClO4 (O). 

Коэффициенты нелинейной корреляции: R > 0.8.



18 Тонкие химические технологии = Fine Chemical Technologies 2019 том 14 № 3

Химическая термодинамика и расчет параметров ионных равновесий индия(III)... 

3.4. Независимая оценка коэффициентов 
специфических взаимодействий

Если КСВ и коэффициенты KK и KA не могут быть рас-
считаны по экспериментальным данным для различных элек-
тролитов, существуют эмпирические правила Чиаватты [28]: 

1) для комплексной частицы InA3–z: KK = KA (при-
менено для InSO4

+);
2) для комплексной частицы InA

2

3–2z: KK = ½KA 
(применено для In(SO4)2– и In(OH)

2

+);
3) для комплекса c КЧ = 6, например, [InCl6]3–: 

,                                  (22)

где r(…) – соответствующие радиусы частиц (ра-
диус гидратированного катиона N+, InCl6

3– считают 
псевдо сферическим).

Для комплексов с более сложной структурой, на-
пример, для полиядерных и смешанных комплексов, 
может быть применено следующее правило [46, 47]:
KK равен отношению общего числа некоординиро-
ванных (занятых молекулами воды) координацион-
ных мест при всех ионах In3+, входящих в комплекс, 
к числу таких мест для изолированного катиона In3+, 
то есть к шести. Аналогично KA равен отношению 
числа незанятых мест у всех анионов A– или OH– к 
КЧ свободного аниона, т.е. к четырем. Например, с 
учетом структуры, для In4(OH)6

6+ [101]: KK = 4·3 / 6 = 
12 / 6 = 2; KA = 6·2 / 4 = 12 / 4 = 3.

В ряде случаев долевые коэффициенты разделе-
ния КСВ (KK и KA) могут быть получены по адекват-
ности полных математических моделей состояния 
индия(III) в водных растворах (включающих учет 
ЗДМ для всех равновесий, уравнения для КА, урав-
нение электронейтральности, уравнения материаль-
ного баланса по ионам, выражения для ионной силы, 
pH и ионного произведения воды), реализованных в 
любой подходящей программной среде, например, 
Mathcad [9, 33, 63]. Коэффициенты KK и KA уточняли 
вручную, пошаговыми итерациями. В случае InCl3

0 
и InCl4

– проводили минимизацию невязки, то есть 
разницы расчетных и экспериментальных значений: 
функции образования ( ) в растворах 0.1–3 М HCl 
[21]; E1/2 – потенциалов полуволны восстановления 
катионов индия на ртутном капающем электроде в 
растворах KCl и HCl (до 15.5 М) [18]; ЭДС ячейки 
In|InCl3, HCl|AgCl, Ag [24, 49]. Критерии адекватно-
сти: β4(InCl4

-) > 0; KA(InCl5
2–) > KA(InCl4

–) > KA(InCl3
0) 

> 0; ε(InCl4
–, HCl) > ε(InCl4

–, NaClO4). 
Для In(OH)3

0 использовали данные о раствори-
мости гидроксида индия и пошаговыми итерациями 
(изменение KK и KA) находили наиболее оптималь-
ные значения этих коэффициентов.

Для InOHCl+ нами принято следующее приближение: 
ε(InOHCl+, …) = 0.5·( ε(InCl

2

+, …) + ε(In(OH)
2

+, …)),
для InCl5

2–:
ε(InCl5

2–, …) = (1/6)· ε(In3+, …)  + (5/6)·ε(InCl6
3–, …).

Таким образом, в SIT оценка КСВ в большинст-
ве случаев осуществима на основе элементарных 
стехио метрических, структурных и термодинамичес-
ких данных.

Мы приняли при экстраполяции все КСВ од-
нопараметровыми и постоянными в тех диапазонах 
ионной силы, для которых имеются данные (в соот-
ветствии с табл. 1). Зная КСВ и значение lgβm

pnr, при 
определенной Im по уравнению (7) легко рассчитать 
термодинамическую константу lgβm°pnr. Так рассчита-
ны термодинамические параметры для InCl6

3–, InCl5
2– 

[60], In(OH)
2

+, InOHCl+, In(SO4)2– и всех полиядерных 
комплексов [84, 85].

3.5. Обобщение результатов расчетов
Результаты расчетов с дискриминацией значе-

ний, выпадающих из линейных зависимостей, а также 
сильно отличающихся от рекомендованных комиссией 
ИЮПАК (IUPAC) [77, 81] и Национальным институтом 
стандартов и технологий США (NIST) [82] (отклонение 
lgβ от надежных более, чем 0.2), приведены в табл. 3.

Приведем некоторые пояснения и уточнения к 
табл. 3. Для более удобного представления без до-
полнительного округления и для легкого пересчета 
KK и KA на NaClO4 эти коэффициенты представлены 
в виде дробей. В ряде случаев получены альтерна-
тивные значения констант – так, lgβm°110º(InCl2+) = 
3.35±0.29 для HClO4 и 3.28±0.16 для NaClO4, отли-
чие которых находится в пределах реальной ошиб-
ки экстраполяции. Для растворов HCl и KCl нами 
рекомендуется использовать первое значение. В 
случае In(OH)3

0 константа образования ориентиро-
вочная – данные работы [50] без аппроксимации. В 
литературе приведены значения для этой константы 
от –11.0 до –13.9 при различающихся эксперимен-
тальных условиях. Константы образования смешан-
ных гидроксохлороаквакомплексов получены без 
учета образования [In

2
(OH)

2
Cl

2
]2+. Нами получена 

величина, завышенная по сравнению с [50]: lgβm°222º = 
3.68 по сравнению с 0.94, так как концентрационная 
константа была оценена интерпретацией эксперимен-
тальных данных без адекватного учета образования 
негидролизованных хлорокомплексов [122]. Для рас-
творов, содержащих сульфат-ионы, расчеты надежны 
только при общей концентрации SO4

2– mSO4
Σ < 0.1 моль/

кг по причине неопределенности некоторых КСВ, а 
именно: ε(In3+, SO4

2–), ε(In3+, HSO4
–) и ε(SO4

2–, HSO4
–), 

которые в первом приближении могут быть приняты 
равными нулю. Все данные для сульфатных комп-
лексов  пересчитывали на температуру 20 ºС, а для 
хлоридных – на 25 ºС с применением упрощенного 
подхода по изменениям энтальпии реакции комплек-
сообразования (Δ

r
H). 
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Логарифмы констант образования, приведенные 
для гидроксокомплексов (в том числе смешанных), 
рассчитаны как константы кислотности (константы ги-
дролиза) и могут быть легко пересчитаны в логарифмы 
обычных констант устойчивости комплексов прибавле-
нием r∙pK

W° = r∙14.00 , где r – коэффициент в уравнении 
(7), то есть число координированных к индию гидроксо-

групп; pK
W

m° =  = 13.997 при 25 °С и 

14.159 при 20 °С – показатель автопротолиза воды (ион-
ного произведения воды) при нулевой ионной силе 
раст вора. Получаем для гидроксокомплексов индия при 
25 ºС обычные термодинамические константы устойчи-
вости: lgβ101° = 10.55; lgβ102° = 21.12; lgβ103° = 29.6. 

По нашим расчетам (из pH начала образования 
осадков при 18–27 °C), логарифм произведения раство-
римости In(OH)3 равен –pKsp° = lgПР°(In(OH)3(тверд.)) = 

 =  35.5±0.4, где а – активности соот-
ветствующих частиц в растворе. Это значение хоро-
шо согласуется с данными Н.В. Кочетковой с сотр. 
[123] и работ [124, 125], но требует независимого 
подтверждения. В литературе для lgПР°(In(OH)3(тверд.)) 
приводят значения от –32.5 до –39.8, причем в боль-
шинстве случаев эти значения – «кажущиеся» по 
ряду причин:

– в реальных растворах происходит осаждение не 
гидроксида, а плохорастворимых основных солей, на-
пример Inx(CO3)y(OH)3x–2y, Inx(OH)yCl3x–y [80, 105, 126], 

Таблица 3. Термодинамические параметры ионных равновесий индия(III) 
в водных растворах (моляльная шкала)

Комплекс
InpAn(OH)r

3p-zn-r lgβm° KK

KA Примечания
Az– OH–

InCl2+ 3.2785 ÷ 3.3516 35.0/50 0.6/3.8 – С учетом данных [86]
InCl

2

+ 5.236 30.2/50 0.0/3.8 –
InCl3

0 5.488 (NaClO4) 16.0/50 3.0/3.8 –
InCl4

– 4.42 11.6/50 7.4/3.8 –
InCl5

2– 2.735 1/6 (5/6)·KA(InCl6
3–) –

InCl6
3–

0.706 0.00

36.2/12.5 (H+)
11.9/3.8 (Na+)
36.1/11 (Li+)
2.959 (K+)

– По данным [60] и формуле Чиаватты [28]

In
2
Cl5+ 1.83 10/6 2/4 – По данным [84]

InOH2+

–3.447 29.0/50 – 0.7/4.0
ε(Li+ ClO4

–, OH–) = –0.0248; 
ε(Na+ ClO4

–, OH–) = 0.040;
ε(Li+, H+) = –0.034

In(OH)
2

+
–6.877 (NaClO4) 17.2/50 – 2.8/4.0 ε(In(OH)

2

+, …)
подобно Am(OH)

2

+  и Fe(OH)
2

+ [28, 30, 44] 
In(OH)3

0 –12.47 8/50 – 4/4.0
In
2
(OH)

2

4+ –5.172 8/6 – 4/4
In4(OH)6

6+ –14.921 12/6 – 12/4
InOHCl+ 0.244 23.7/50 0.0/3.8 1.4/4.0
In
2
OHCl4+ 0.116 8/6 2/4 2/4

In
2
(OH)

2
Cl

2

2+ (3.68) 6/6 4/4 4/4
InSO4

+ 3.890 10.9/50 2.6/12 –
ε(Na+ ClO4

–, SO4
2–) = –0.12.

ε(In(SO4)2–, …) подобно In(Cl
2
O4)2– [61] и 

Fe(SO4)2– [110]

In(SO4)2– 5.620 19.2/50 9.2/12 –
In(SO4)3

3–

4.74 0.00

49.0/12 (Na+)
9.9/3 (H+) –

InHSO4
2+ (1.70) 1/2 1/2 – По аналогии с Fe3+ [110]

In
2
OH5+ (–10.85) 10/6 – 2/4 По данным [109]

5NaClO4
6HClO4
7Данные [50], без аппроксимации. Для хлорокомплексов параметры наиболее надежны в пределах Im = 0.2÷6.0, для гидрок-
сокомплексов: Im = 1.0÷4.0, для сульфатокомплексов: Im = 0.5÷3.0 (T = 20 °С, NaClO4). Все коэффициенты KK и KA рассчи-
таны без учета параметров смешения для OH–-ионов и сульфат-ионов с перхлорат-ионами. Приведенные для сравнения в 
скобках константы образования при расчетах не используются.
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а также 2In
2
O3·SO3·nH

2
O или более сложных соеди-

нений с катионами фона [81];
– в условиях долгой выдержки осадка под слоем 

маточного раствора происходит «старение» осадка 
– образование менее реакционноспособных и менее 
растворимых оксогидроксо-соединений [80, 126];

– точная фиксация pH начала образования нера-
створимой фазы часто затруднена и обусловлена ре-
жимами осаждения и чистотой реактивов;

– систематические ошибки стандартизации мо-
гут быть вызваны затрудненностью точной оценки 
активности свободных ионов индия и гидроксида в 
реальных растворах.

Не вызывает сомнений, что для проверки адек-
ватности полученных нами результатов требуется 
дальнейшее накопление экспериментального мате-
риала, однако можно сделать следующие выводы:

1. Существующее мнение о том, что данные, 
приводимые в работах последних лет, чем в так назы-
ваемых старых, более надежны, является спорным. 

Так, заслуживают внимания результаты, полученные 
даже 1950–1970-х гг., если они получены на высоком 
экспериментальном и расчетном уровне. Это, в пер-
вую очередь, взаимоподтверждающие работы амери-
канских и западноевропейских ученых (Н. Сунден, 
Л. Хеплер, Д. Ферри, Б. Карлесон и Г. Ирвинг, Г. Би-
дерманн и др.) [13, 80]. 

2. К каждому исследованию необходимо под-
ходить индивидуально, но оценивать с единых по-
зиций. Так, например, выявлены систематические 
ошибки при определении среднего числа связан-
ных с центральным ионом In3+ анионов Cl– методом 
EXAFS в публикациях 2014–2017 гг. [3, 7]. Наиболее 
надежными являются данные, полученные потенцио-
метрическим и ионообменным методами.

По уравнениям (2) и (8) на основе приведенных 
в табл. 3 значений параметров КСВ можно записать 
выражение для моляльного КА индийсодержащей 
частицы, например, InCl4

– в растворах (Na, Li, H)(Cl, 
ClO4) в диапазоне Im = 0.0÷6.0 М:

 (23)

Однопараметровые КСВ могут быть заменены 
на соответствующие двухпараметровые.

Соответственно, по уравнению (7) можно запи-
сать выражения для зависимости концентрационных 

констант равновесий от ионной среды, при условии 
низкой общей концентрации индия (< 0.1 М), например, 
для образования InOH2+ в диапазоне Im = 0.0÷3.5 М (Na, 
Li, H)(Cl, ClO4):

                   (24)

Низкая общая (аналитическая) концентрация ин-
дия при учете комплексообразования In3+ приводит к 
возможности пренебрежения членами типа ε(InCl2+, 
Cl–)·m(InCl2+) и ε(InCl2+, InCl4

–)·m(InCl2+), входящими 
при строгом подходе в выражения для КА аниона-

лиганда и всех индийсодержащих частиц.
Из подобных зависимостей и уравнений (7) и (8) сле-

дуют некоторые интересные закономерности в изменении 
КСВ и констант образования (в одинаковых количествен-
ных условиях), подтвержденные экспериментально:

ε(InCl2+, NaClO4) < ε(InCl2+, LiClO4) < ε(InCl2+, HClO4),
ε(InOH2+, NaClO4) > ε(InOH2+, LiClO4),

ε(In3+, ClO4
–) > ε(InCl2+, NaClO4) > ε(InCl2+, NaClO4) > ε(InCl3

0, NaClO4),
lgβ(InCl2+, NaClO4) < lgβ(InCl2+, LiClO4) < lgβ(InCl2+, HClO4),

lgβ(InOH2+, NaClO4) < lgβ(InOH2+, LiClO4),
lgβ(In

2
(OH)

2

4+, NaClO4) < lgβ(In
2
(OH)

2

4+, LiClO4),
lgβ(InSO4

+, NaClO4) < lgβ(InSO4
+, HClO4).

Представленные в табл. 3 параметры являют-
ся основным результатом данной работы. Они, в 
совокупности с КСВ, обобщенными в табл. 1, до-
статочны для однозначного описания состояния 
индия(III) в перхлоратных, хлоридных и суль-
фатных водных растворах, в рамках рассматри-
ваемой модели. Параметры наиболее надежны в 
случае InCl2+, InOH2+, InSO4

+, а в случае In(OH)3
0, 

InOHCl+, InCl6
3– и In(SO4)3

3– являются начальными 
ориентировочными приближениями по причи-

не крайней ограничен ности и малой надежности 
исходных данных. Перспективой исследований 
является уточнение параметров (КСВ и термоди-
намических КО) по скорректированным с учетом 
изменения КА в сериях экспериментов значениям 
концентрационных КО с использованием исходно-
го экспериментального материала (коэффициен-
тов распределения – при экстракции; потенциалов 
полуволны восстановления In3+ – в полярографии; 
разности потенциалов – в потенциометрии) в со-
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ответствии с особенностями каждого эксперимен-
тального метода, часть которых изложена ниже.

Как показывают расчеты, КСВ и константы 
образования для хлоридных и гидроксо-комплек-
сов могут быть использованы до Im ~ 10 M с осто-
рожностью, так же как для сульфатных комплек-
сов до Im = 1 M (для фоновых электролитов: H

2
SO4, 

Na
2
SO4, или ZnSO4), и при высоких концентрациях 

индия ( > 0.1 M).
3.6. Обзор данных по термодинамическим 

параметрам
Данные по термодинамическим константам 

образования многочисленны и противоречивы. В 
большинстве работ при расчетах используют лишь 
небольшое число экспериментальных точек [50, 60, 
127], учитывают только одно равновесие [128–130] 
или применяют упрощенные методы экстраполяции 
[87, 109, 128, 131]. Часто рассчитывают «средние» 
константы в широких диапазонах концентраций без 
коррекции, то есть без учета изменения коэффициен-
тов активностей [8, 17–19, 89, 130, 132]. Именно по-
этому они рассматриваются нами как «условно тер-
модинамические». В табл. 4–6 приведены значения 
таких констант для сравнения с результатами насто-
ящей работы. Ряд оригинальных величин пересчи-
таны на используемый нами способ выражения кон-
стант. Например, рассчитывали lgβm° по данным об 
изменении энергии Гиббса образования ионов Δ

f
G°, 

реакции комплексообразования Δ
r
G°, по ступенча-

тым константам образования комплексов, или по 
другим характеристикам. Знаком «?» выделены явно 

недостоверные или сомнительные значения, знаком 
«!» – заслуживающие внимания. Так, в случае [133] 
учтена неидеальность сульфатных систем [112], а в 
случае [50] –  зависимость КСВ от состава раствора. 
Для JESS [45] с целью сравнения приведены данные 
2006 г. (*), для CHEAQS [131] – только 2005 г.

Различия ряда термодинамических констант об-
условлены способом экстраполяции данных при од-
ном или нескольких значениях концентрации фоно-
вых электролитов. Поэтому неадекватность значений 
параметров может быть доказана зачастую только 
ошибками при выходе за экспериментальные диапа-
зоны концентраций, если для них имеются надежные 
данные, подтвержденные комплексом методов. В на-
стоящей работе, по возможности, численно обраба-
тывали все исходные экспериментальные величины 
и сравнивали их с имитируемыми по моделям по-
лученными значениями. Максимальное отклонение 
интерполяций lgβpnr от наиболее достоверных состав-
ляет:  0.3 [60]; 0.1–0.3 [50];  ≥ 1.0 [79, 134]; ≥ 0.5 [109]. 
Следует добавить, что использование ряда приведен-
ных в табл. 4–6 значений lgβm°, наряду с эксперимен-
тальными [79, 131, 132, 134–136], приводит к КСВ, 
сильно отличающимся от КСВ в подобных системах 
[27, 28, 31, 44], полученных экспериментально или 
по корреляциям.

Максимальное отклонение наших расчетных 
значений lgβm от надежных экспериментальных в 
диапазоне Im = 0.0÷6.0 M составило 0.1 в логариф-
мической шкале, что соответствует отклонению lgγ 
индивидуальных частиц ±(0.02–0.09).

Таблица 4. Обзор условно термодинамических констант образования 
хлорокомплексов индия(III) при 20–25 °С

lgβm°n Литература
n =1 n = 2 n = 3 n = 4 In(OH)Cl+ In

2
(OH)Cl4+

3.26 4.41 ? 4.94 ? – – – [60]
– 6.28 ? – 7.43 ? – – [132]

1.72 ? 2.64 ? – – – – [136]
3.15
3.23* 4.90÷5.05 5.64÷5.79 4.30÷4.45 –0.58

–0.50*
0.52

0.60* [45] !

2.94 4.42 5.02 – –1.23 ? 1.18 ? [131]
3.32 5.61 6.11 4.50 –0.53 [123] !
2.75 4.37 5.0 – –0.63 – [50] !
3.26 6.38 ? 5.83 – – – [127]
3.70 – – – – – [128]
2.35 – – – – – [130]
1.0 ? 1.5 ? 1.55 ? 1.35 ? – – [137]
3.39 4.80 3.13 2.97 – – [17]

– 1.6 ? – –1.0 ? – – [18]
2.5 2.55 3.0 1.4 – – [19]
3.3 5.24 5.49 4.42 0.24 0.12 Данная работа
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Таблица 5. Обзор условно термодинамических констант
гидролиза индия(III) при 17–25 °С

lgβm°pr Литература
r = 1 r = 2 r = 3 r = 4 In

2
(OH)

2

4+ In4(OH)6
6+

–3.93 –7.80 –12.40 – –5.34 –41.71 ? [131]
–4.16 – – – – – [135]
–4.22 – – – –17.24 ? – [109]

≥ –3.85 – – – – – [130]
–2.70,
–3.89*

–6.80,
–8.74*

–12.00,
–13.80*

–23.28
–22.21*

–4.80
–4.47*

–14.31,
–13.01* [45]

–3.66 –6.06 – – – – [138]
–3.55 –7.81 –12.96 – – – [134] ?
–4.00 –7.82 –12.4 –22.07 – – [50] !
–3.94 –9.27 –12.21 –21.82 – – [123]
–3.96 –9.16 –15.53 –22.05 –5.27 – [14]

> –3.88 > –8.52 > – 12.31 – – – [6]
–4.00 –7.06 –– –24.3 – – [124]
–5.8 ? –11.7 ? –17.7 ? –24.3 – – [8, 105]

> –3.63 – – – – – [139]
– – – –23.65 – – [5]

≥ –5.0 – – – – – [140]
–4.58 –9.11 –13.12 – – – [141] ?
–3.45 –6.88 –12.4 – –5.17 –14.92 Данная работа

Таблица 6. Обзор условно термодинамических констант образования 
сульфатокомплексов индия(III) при 20–30 °С

lgβm°n Литература
n = 1 n = 2 n = 3
3.02 4.18 ? 4.22 ? [131]
3.86 5.43 5.52 [127]
3.04 5.0 – [87]
4.01
3.77*

5.26
6.02* 5.74 [45]

3.74 – – [129]
3.07 ! – – [133]
4.02 5.91 – [142, 143]
3.89 5.62 4.74 Данная работа

Отличия в сторону меньших значений констант, 
полученных Баэсом и Месмером [50], связано с иным 
способом экстраполяции: учетом зависимости КСВ 
Δε (прежде всего ε(In3+, X–)) от ионной силы. Поэтому, 
вероятно, эти константы более правильны, особенно в 
области низких значений Im (< 1 моль/кг). Однако этот 
подход требует применения нелинейного МНК, силь-
но усложняет расчеты и является темой отдельной ра-
боты. В ряде исследований ограничиваются примене-
нием однопараметрового КСВ ε(In3+, X–) [60, 61]. 

В работе Д. Ферри с сотр. [60] при применении 
SIT используются неверные КСВ комплексных ин-
дийсодержащих частиц. Кроме этого, даже в работах, 
учитывающих специфические межионные взаимо-
действия [50, 60], не отработан перерасчет констант 
образования на фон, отличный от (Na)(Cl, ClO4). 

Ошибки, связанные с особенностями отдельных 
методов, проявляются при детальном анализе ориги-
нальных работ и сопоставлении с разработанными 
количественными моделями.
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3.7. Особенности электрохимических методов 
изучения комплексообразования

Описание электрохимических систем в широких 
диапазонах концентраций компонентов растворов 
на современном уровне развития вычислительных 
ресурсов является актуальной, хотя и недостаточно 
изученной проблемой [1, 2, 6, 8, 18, 49, 60, 65–67, 84–
86, 102–105, 107–109, 122, 132, 136, 138, 141–143]. 
В то же время именно данные потенциометрических 
и полярографических исследований используются 
преимущественно для расчета констант образования 
(устойчивости) комплексов и их термодинамических 
характеристик в растворах.

Стандартные электродные потенциалы, как и 
константы образования комплексов в растворах, яв-
ляются справочным табличным материалом и, как 
правило, без уточнения берутся в расчетах. Крити-
ческий анализ и обобщение данных подавляющего 
большинства работ свидетельствует о неточностях в 
их определении. При этом зачастую не принимают 
в рассмотрение влияние ионной среды. Есть публи-
кации [2, 18, 132], в которых вообще не учитывают 
КА индийсодержащих частиц в водной фазе и индия 
в фазе электрода (жидкой ртути) в широких диапа-
зонах концентраций компонентов. Но ошибки опре-

деляются не только этим обстоятельством. Одним 
из недостатков полярографического метода и при-
чин последующих неточностей в расчетах констант 
устойчивости комплексов является затрудненность 
непосредственной оценки потенциала полуволны 
восстановления простого незакомплексованного 
катиона потенциалопределяющего металла на ка-
пающем ртутном электроде (ES, или формального 
электродного потенциала) в растворах некомплек-
сообразующих электролитов, содержащих недефор-
мирующиеся ионы и недостаток лиганда. Ток здесь 
определяется не диффузией катионов, а кинетикой 
реакции его восстановления, и, как следствие, про-
исходит искажение потенциала, его завышение.

В простейшем случае определения констант обра-
зования методом полярографии с ртутным капающим 
электродом, при постоянной моляльной ионной силе, 
отсутствии гидролиза и при возможности пренебреже-
ния образованием полиядерных комплексов предложены 
рабочие уравнения для зависимости функции закомплек-
сованности в серии экспериментов при условии обрати-
мости восстановления катионов металла [15, 34, 38]:

 ,         (25)

                                                            (26),

где k – коэффициент, следующий из уравнения Нернста;
ΦS ≈ 1 и ΦС – функции закомплексованности кати-

она MZ+ (функции Ледена);
ES и EC – потенциалы полуволны восстановления (В);
DS и DC – коэффициенты диффузии ионов металла 

в водном растворе, соответственно, при отсутствии 
(S) и в присутствии (C) ацидолиганда, например, A–; 

Δn обычно > 0 для замещения ClO4
– → А– – попра-

вочные коэффициенты, следующие из приложения 
теории специфических межионных взаимодействий 
(SIT) к описанию равновесных реакций комплексо-
образования микроэлемента и характерные для ка-
ждой частицы MAn

Z–n с учетом среды [60];

[А–] – моляльная концентрация свободного лиганда;
 βn – общая концентрационная моляльная констан-

та образования комплекса MAn
Z–n при [А–] → 0;

– реальная концентрацион-
ная константа при реальном [А–]. Физический 
смысл Δn – изменение логарифмов отношения ко-
эффициентов активности частиц, участвующих в 
равновесной реакции, при замещении ионов фона, 
например, ClO4

– → А–, при постоянной моляльной 
ионной силе (например, Im ≈ [Na+] ≈ [ClO4

–] + [А–] = 
const). Для изучения образования хлорокомплек-
сов индия(III) с фоновым перхлоратом (А– ≡ Cl–):

Δ
0
 – Δn = ε(InCln

3–n, ClO4
–) – ε(InCln

3–n, Cl–); Δ
0
 = ε(In3+, ClO4

–) – ε(In3+, Cl–) ≈ 0.2.

Уравнения идентичны для молярного выражения концентраций и КСВ.
ES для среды N+X–, например, NaClO4, можно оценить по зависимости потенциала полуволны восстанов-

ления на амальгамном электроде:

E1/2 = E
a
° – (1/(k·Z))lg(Φ/f) – (1/(2k·Z))lg(D/D

a
),                                                                                  (27)

где E
a
° – стандартный потенциал электрода 

MZ+·aq|M(Hg), величина которого определена нами 
для индия(III) при 25 °C и составляет –495.5 мВ отно-
сительно насыщенного каломельного электрода [144];

k – коэффициент, следующий из уравнения 
Нернста; 

Φ ≈ 1 при отсутствии гидролиза и комплексо-
образования – функция закомплексованности;

f – молярный коэффициент активности свобод-
ного катиона MZ+; 

D, D
a
 – коэффициенты диффузии металла, соот-

ветственно, в водном растворе и в жидкой ртути.
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В соответствии с уравнениями (25) и (26) учет 
эффекта среды наименее важен при расчете констант 
образования монолигандных и смешанных комплек-
сов и маловажен при изучении гидролиза индия(III), 
по причине незначительного изменения состава рас-
твора. В этих случаях ошибка сопоставима с точно-
стью измерений.

Еще одной особенностью электрохимических 
методов является возможность возникновения диф-
фузионного потенциала E

j
, точно оценить величину 

которого в большинстве случаев затруднительно. 
В экспериментах диффузионный потенциал может 
достигать значений > 10 мВ, что существенно ска-
зывается на расчетах [67]. Существуют методики 
по учету этого явления и вычислению E

j
 [38, 108]. 

Новые возможности дает применение ионоселектив-
ных электродов и различных вариантов дифферен-
циальных методов, в частности, дифференциальная 
пульс-вольтамперометрия [1, 145], но и они требуют 
корректировки констант образования, пример кото-
рой изложен выше (уравнения (25) и (26)).

В конкретных случаях систематическое отклоне-
ние констант образования комплексов индия(III) от 
большинства данных, приведенных в табл. 4, может 
быть связано либо с загрязненностью растворов (соли 
индия – ионами Cd2+, Fe3+, или фонового перхлора-
та – хлоридом), либо с отсутствием стандартизации 
электродов сравнения и неудачным элиминированием 
диффузионного потенциала [18, 132, 136, 145].

3.8. Особенности экстракционного метода 
изучения комплексообразования

Жидкостная экстракция является одним из рас-
пространенных методов, используемых для изучения 
комплексообразования в растворах [12, 17, 19, 71, 
72]. В случае экстракции катионообменными реаген-
тами (высшие карбоновые кислоты [146], Д2ЭГФК, 
фенолы) при следовых концентрациях индия можно 
допустить постоянство КА в органической фазе в 
серии экспериментов. Для анионообменной экстрак-
ции в широких диапазонах концентраций компонен-
тов требуется учет изменения КА в водной и орга-
нической фазах [19]. Это приводит, с нашей точки 
зрения, к систематическим отклонениям рассчитан-
ных констант образования комплексов в водной фазе 
по сравнению с другими, приведенными в табл. 4, во 
многих работах по экстракции [17, 19, 72]. 

Особняком стоит спектрофотометрический ме-
тод. Выявлено несоответствие изменения констант 
гидролиза индия(III), полученых спектрофотоме-
трически [134], их зависимости от Im по уравнению 
(6), которое основано на применении теории Де-
бая–Хюккеля. Аналогичная неверная тенденция из-
менения констант гидролиза с ионной силой полу-
чена этим методом для Tl3+ [69] и Ga3+ [79] теми же 
авторами. Ошибочность этих величин подтвержде-

на многими независимыми данными. Тем более 
странно, что при Im = 0 первая термодинамическая 
константа гидролиза близка к полученной в нашей 
работе (табл. 5).

3.9. Приложение SIT к описанию химического 
поведения индия

Данные, полученные нами, подтверждают, в 
частности, что малые коэффициенты распределения 
при экстракции индия(III) из солянокислых раство-
ров спиртами, эфирами и органическими анионооб-
менными реагентами объясняется в первую очередь не 
низким содержанием InCl4

–∙aq при СHCl = 3÷10 М, то есть 
не низкой константой образования этого комплекса 
lgβm

4 [147] и накоплением высокозарядных комплекс-
ных частиц, а другими причинами, а именно прочным 
связыванием ионов [InCl4(H2

O)
2
]– с каркасом воды 

и большой энергией его дегидратации [78, 148]. Из 
растворов HBr и HI экстракция обычно значительно 
лучше, несмотря на то, что константы устойчивости 
бромидных и йодидных комплексов индия меньше, 
чем хлоридных. Тот же самый вывод можно сделать 
при сравнении экстрагируемости, ионной флотации 
или сорбции на анионообменнике индия(III), гал-
лия(III) и алюминия(III). Общая концентрационная 
константа устойчивости тетраэдрического комплек-
са GaCl4

–, по-видимому, на несколько порядков ниже 
константы устойчивости гидратированного InCl4

–, тем 
не менее его извлечение значительно эффективнее 
[17, 147]. По нашим и литературным данным, образо-
вание аниона диаква тетрахлороиндата(III) начинается 
уже при концентрации ионов Cl– ≤ 1 М [60, 89], и его 
доля от всего индия может достигать ≥ 15 % при кон-
центрации HCl 3–5 М. 

Разброс констант образования хлорокомплек-
сов индия (для lgβ1 получены значения при раз-
личных концентрационных условиях от 1.0 до 4.3) 
объясним доказанными методологическими и рас-
четными ошибками и неточностями, основные из 
которых описаны выше при анализе особенностей 
методов. Таким образом, при детальном анализе с 
критической обработкой экспериментального ма-
териала могут быть отброшены и максимальные, и 
минимальные значения большинства констант. Наи-
более достоверные значения констант образования 
находятся в согласии с рекомендованными ИЮПАК, 
NIST и JESS [45, 77, 82]. 

Заметим, что теоретическая оценка некоторых 
КСВ и накопление ошибок при описании равновесий 
с большими стехиометрическими коэффициентами 
(например, n > 3 в уравнении образования хлороком-
плексов индия) и при больших концентрациях ионов 
могут приводить к неточностям, что свойственно 
упрощенному подходу SIT [73]. Это следует учиты-
вать при использовании и дальнейшем развитии дан-
ной разработки.
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Следует отметить, что методология SIT не ис-
ключает использования более сложных выражений 
для коэффициента специфического взаимодействия, 
что приближает ее к сложному полуэмпирическому 
подходу Питцера.

Заключение

С приложением теории специфических взаи-
модействий (SIT) рассчитаны термодинамические 
константы образования хлоридных, сульфатных, и 
гидроксоаквакомплексов индия(III) в водных раство-
рах и оценены параметры неидеальности соответ-
ствующих систем. Благодаря этому возможен расчет 
соответствующих концентрационных констант в ши-
роких диапазонах концентраций различных электро-
литов (в первую очередь, перхлоратов и хлоридов) для 
количественного описания состояния индия(III). Обоб-
щен опыт изучения комплексообразования индия(III) 
в водных растворах электрохимическим, экстракци-
онным, спектрофотометрическим, ионообменным, а 
также физическими спектральными методами, и вы-
делены типичные экспериментальные и расчетные 
неточности. Предложены скорректированные рабочие 
формулы для обработки некоторых эксперименталь-
ных данных. Проведен обзор альтернативных значе-
ний параметров ионных равновесий индия. 

Сделаны выводы об основных проблемах и особен-
ностях приложения SIT к изучению комплексообразова-

ния в растворах и о связанных с ними реальных погреш-
ностях. Для адекватного расчета ионного произведения 
воды и произведений растворимости гидроксидов клас-
сическая модель SIT модифицирована введением пара-
метров смешения (коэффициентов специфического вза-
имодействия ионов одного знака заряда). 

Большинство обзорно-исследовательских работ 
по изучению комплексных соединений индия ограни-
чено структурными [94, 149], квантово-химическими и 
термическими аспектами комплексообразования либо 
элементарной систематизацией химических и термо-
динамических данных [13, 77, 78, 81]. В нашей работе 
предложено количественное решение такой термодина-
мической проблемы физической химии комплексообра-
зования индия(III) в растворах, как описание зависимо-
сти коэффициентов активностей от состава раствора, 
что выгодно отличает данную разработку. 

Результаты данной работы являются справоч-
ным материалом и могут быть использованы для мо-
делирования состояния индия(III) в водных раство-
рах, предсказания его распределения в многофазных 
системах, а также для изучения комплексообразова-
ния и электрохимического или геохимического пове-
дения индия(III).
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