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На основании разработанной нами концепции об определяющей роли 
твердых катализаторов в процессе низкотемпературного разложения H2S 
показано, что в условиях неравновесной термодинамики на поверхности 
катализатора протекают необратимые химические реакции, запрещенные в 
газовой фазе. Это стало возможным благодаря свободной энергии Гиббса, 
накопленной на поверхности катализатора в результате экзотермических 
процессов хемосорбции и диссоциации молекул сероводорода и рассеяния 

энтропии в виде связанной энергии TS в окружающую среду. Поскольку 

для получения данных о свободной энергии Гиббса G необходимо знание 
энтропии всех стадий поверхностной каталитической реакции, предлагается 
проанализировать многочисленные литературные данные о 
взаимодействии молекул H2S с поверхностью твердых тел для расчета 
энтропии элементарных стадий диссоциации H2S. Это позволит ответить на 
вопрос о термодинамической возможности замыкания каталитического 
цикла разложения сероводорода на поверхности любых твердых тел 
известного строения при низких температурах. Кроме того, данный подход 
может быть использован для прогнозирования возможности осуществления 
неожиданных реакций активации химически инертных молекул метана, СО2, 
азота и аргона в сопряженных процессах их взаимодействия с 
поверхностными атомами водорода и серы, образовавшихся in situ в 
реакции диссоциации сероводорода.  
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Введение 

Основной проблемой гетерогенного катализа является, по определению Г.К. 

Борескова, предвидение каталитического действия твердых катализаторов [1]. 

Проблема предвидения активности катализаторов для конкретной химической 

реакции волновала умы ученых с момента понимания сущности катализа как 

природного явления, поскольку выбор высокоактивных и селективных 

катализаторов всегда основывался исключительно на интуиции исследователя. 

Для решения этой весьма актуальной проблемы использовались различные 

корреляционные соотношения между энергиями химических связей при 

промежуточном взаимодействии реагирующих веществ с катализатором и его 

химическим составом и строением. Следует отметить, что все эти 

корреляционные зависимости рассматривались  для изолированных систем в 
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рамках «классической» равновесной термодинамики, общепринятой в 

гетерогенном катализе. Для процесса, "разрешаемого" равновесной 

термодинамикой, проблема сводится к эмпирическому подбору подходящего 

катализатора, поскольку катализатор не смещает равновесия, но ускоряет 

химическую реакцию в обоих направлениях одинаково, не изменяя при этом 

термодинамические параметры процесса, включая энтальпию, энтропию и т.д. [1]. 

  В то же время, в наших исследованиях по каталитическому разложению 

сероводорода [2] были получены результаты, которые могут быть использованы  

для решения поставленной задачи. Выбор простой молекулы H2S как модельной 

системы и химического аналога воды, позволяет всесторонне проанализировать 

термодинамику его разложения с учетом обширного теоретического и 

экспериментального материала, накопленного в литературе.  

 В настоящее время, в научной литературе появилось огромное количество 

публикаций, посвященных проблемам получения водорода из сероводорода [3-

10]. Отметим, что все многочисленные попытки реализовать этот весьма 

актуальный и многообещающий процесс предпринимались в рамках классической 

равновесной термодинамики с использованием различных внешних источников 

энергии для активации молекулы субстрата H2S. Однако до сих пор ни один из 

этих подходов не достиг уровня готовности к коммерческому применению с точки 

зрения оптимального сочетания четырех "Э" - энергетики, экологии, экономики и 

эффективности [8-10]. 

Между тем нами было найдено оригинальное решение этой проблемы с 

использованием гетерогенных катализаторов, основанное на фундаментальных 

принципах неравновесной термодинамики [11,12]. В данном случае речь идет о 

создании необходимых условий для разложения H2S при температуре и давлении 

окружающей среды, которые имитируют необратимые процессы хемосинтеза, 

происходящие в природе. Мы показали, что каталитическое низкотемпературное 

разложение H2S происходит исключительно на поверхности твердых 

катализаторов за счет внутренней (кинетической и потенциальной) энергии 

молекул субстрата H2S, без использования внешних источников энергии. 

Результатом наших исследований стало создание концепции о решающей роли 

твердых катализаторов в необратимом процессе низкотемпературного 

разложения H2S [11]. Принимая во внимание исключительную практическую и 

научную значимость этой концепции, мы заявили свои претензии на замену 

существующей парадигмы разложения H2S с использованием внешних источников 

энергии новой парадигмой низкотемпературного разложения H2S за счет 

внутренних источников энергии, накопленной в химических связях молекул H2S 

[12].  

В этом прогнозно-аналитическом обзоре мы попытаемся обосновать 

термодинамическую возможность низкотемпературного разложения H2S на 

гетерогенных катализаторах различного химического состава в рамках 

необратимого неравновесного процесса, по аналогии с хемосинтезом, 

реализуемым в природе ферментами серобактерий. Основную цель данной 



статьи можно сформулировать следующим образом: возможно ли предсказать 

активность катализаторов на основе уже опубликованных многочисленных 

экспериментальных и теоретических исследований взаимодействия молекулы H2S 

с поверхностью монокристаллов металлов, используя для этой цели 

неравновесную термодинамику? Кроме того, в рамках данной концепции будет 

рассмотрена термодинамическая возможность активации инертных молекул (СО2, 

СН4, азот, аргон) в сопряженном процессе с участием атомарных водорода и 

серы, полученных in situ при диссоциации H2S на поверхности твердых 

катализаторов. 

Энтропия химической реакции 

Ключом для решения данной проблемы могло бы стать рассмотрение 

молекулярного механизма необратимой гетерогенной каталитической реакции на 

активных центрах известного строения с привлечением принципов неравновесной 

термодинамики, учитывая при этом изменение энтропии каждой стадии, что, в 

конечном итоге, позволило бы определить свободную энергию Гиббса и, как 

следствие, возможность самопроизвольного протекания каталитической реакции. 

Неравновесная термодинамика необратимых процессов сформировалась 

как самостоятельная научная дисциплина в середине прошлого столетия и одним 

из ее создателей является И.Р. Пригожин [13]. Неизбежность появления этой 

науки была обусловлена пониманием того, что подавляющее большинство 

процессов, протекающих в природе и с участием человека, являются 

необратимыми и не могут быть описаны в рамках существующей «классической» 

равновесной термодинамики, которая не учитывает фактор времени. В настоящее 

время неравновесная термодинамика необратимых процессов является 

интенсивно развивающейся отраслью науки [14].  

Отличительными чертами термодинамики неравновесных процессов 

является то, что рассматриваемые ею системы открыты потокам вещества и 

энергии, а процессы, происходящие в открытых системах, далеки от равновесия и 

необратимы. В термодинамике необратимых процессов важным понятием 

является стационарное состояние системы. В отличие от термодинамического 

равновесия, стационарное состояние характеризуется постоянным поступлением 

веществ в систему и удалением продуктов реакции, непрерывным расходованием 

свободной энергии, которая поддерживает постоянные концентрации веществ в 

системе, и постоянством термодинамических параметров (включая внутреннюю 

энергию и энтропию). Важно, что открытая система может существовать только за 

счет притока энергии извне и оттока энергии в окружающую среду [13]. 

 Основной задачей термодинамики необратимых процессов является 

определение величины увеличения и убывания энтропии в реакционной системе 

на основе уравнения Гиббса [13]. В стационарном неравновесном процессе в 

открытой системе положительное производство энтропии внутри системы 

компенсируется оттоком энтропии в окружающую среду, другими словами, 

неравновесное состояние "сбрасывает" энтропию, генерируемую внутри системы, 



в окружающую среду, тем самым поддерживая стационарное состояние. Таким 

образом, изменение энтропии открытой системы происходит не только за счет ее 

увеличения и самопроизвольного протекания необратимых процессов внутри 

самой системы (diS), но и за счет процессов обмена системы с внешней средой 

(deS) [13]. В термодинамике необратимых процессов постулируется, что 

компоненты diS и deS независимы, а общее изменение энтропии открытой 

системы равно их сумме: dS = diS + deS. 

В соответствии с уравнением Гиббса G = H – TS самопроизвольный ход 

необратимой химической реакции обеспечивается при условии, что в 

экзотермическом процессе (энтальпия реакции уменьшается, H < 0) энтропия 

увеличивается (ΔS > 0). Однако, если энтропия уменьшается в результате 

экзотермической реакции (H < 0) (ΔS < 0), то уравнение Гиббса определяет 

границы спонтанного (самопроизвольного) протекания процесса. Следовательно, 

если определенное количество энергии, поступившей в систему в результате 

экзотермического процесса, расходуется на рост энтропии (что неизбежно для 

любых необратимых процессов), то эта часть энергии теряется для совершения 

полезного действия (например, образования новых химических связей в 

продуктах реакции), она рассеивается в окружающую среду в виде тепла. 

Следовательно, эта TΔS часть энергии называется связанной (потерянной, 

растрачиваемой впустую) энергией. Оставшаяся часть энергии может быть 

использована для выполнения полезного действия, поэтому энергия Гиббса 

называется свободной энергией [13]. 

Таким образом, энтропия, S, занимает центральное место в химической 

термодинамике, позволяя количественно оценивать изменения в системе и 

прогнозировать исход химической реакции, которая протекает самопроизвольно.  

Энтропия каталитического разложения H2S: 

сульфидные катализаторы 

 

Единственным примером использования энтропии при рассмотрении механизма 

гетерогенной каталитической реакции является разложение сероводорода на 

сульфидных катализаторах [15,16]. В начале этого века нами было обнаружено, 

что на поверхности сульфидных катализаторов протекает необратимая реакция: 

2 H2S     сульфидный катализатор, 25оС        2 H2     +    ¼  (S8)адс        (1) 

разложения H2S с образованием водорода и твердой серы. Механизм этой 

реакции рассмотрен (Табл. 1) в рамках термодинамических расчетов методом 

DFT на активных центрах сульфидных катализаторов гидрообессеривания [17].  

Первая стадия, адсорбция молекулы H2S на ионах Co3+ или Ni4+ - активных 

центрах сульфидных катализаторов гидроочистки, является экзотермическим 

процессом и сопровождается уменьшением энтропии системы. Если из теплового 

эффекта адсорбции H2S вычесть связанную энергию TS, затраченную на 

производство энтропии, то получим отрицательную величину энергии Гиббса 



G298 = – 0.9  ккал/моль, что указывает на самопроизвольный характер процесса 

адсорбции. Адсорбированная H2S молекула диссоциирует на поверхности с 

образованием новых S – H связей катализатора. Этот экзотермический процесс 

сопровождается возрастанием энтропии системы, однако, после вычитания 

связанной энергии из теплового эффекта процесса диссоциации, получаем 

отрицательное значение энергии Гиббса, что также соответствует 

самопроизвольному характеру процесса диссоциации молекулы H2S. 

Следующая стадия 3 – образование молекулы водорода и ее удаление с 

поверхности катализатора, делает весь процесс в целом необратимым. Эта 

стадия также экзотермична и протекает через небольшой энергетический барьер.   

Характерной особенностью всех биологических систем является их 

способность запасать (аккумулировать) энергию, полученную в процессе питания 

в виде химических соединений, для дальнейшего ее использования в 

сопряженных процессах хемосинтеза новых химических веществ как продуктов их 

жизнедеятельности. Совершенно очевидно, что катализатор также может 

выступать в качестве аккумулятора свободной энергии. В рассматриваемом 

случае, единственной энергетически затратной является стадия (4) разложения 

адсорбированного дисульфана и удаления второй молекулы водорода в газовую 

фазу. Однако эти затраты энергии компенсируются энергией, запасенной в 

предыдущих экзотермических стадиях диссоциации H2S, а также за счет энергии 

заключительной стадии, когда происходит рекомбинация адсорбированной 

двухатомной серы в твердую циклооктасеру. Твердая сера может быть удалена с 

поверхности катализаторов либо при нагревании катализатора до невысоких 

температур, либо при размещении катализатора в жидкий растворитель серы.  

В целом, каталитическая реакция является экзотермическим процессом, 

который протекает при комнатной температуре самопроизвольно. В газовой 

фазе этот процесс невозможен (Табл. 1). 

Таким образом, энергетический профиль реакции разложения 

сероводорода на сульфидных катализаторах при комнатной температуре 

выглядит следующим образом. Точкой отсчета энергии является кинетическая 

энергия сероводорода в газовой фазе и его потенциальная энергия, хранящаяся 

(запасенная) в химических связях молекулы. Мы видим, что первые три стадии 

разложения сероводорода не требуют подвода энергии извне и протекают 

самопроизвольно с уменьшением свободной энергии Гиббса. Единственная 

энергозатратная стадия разложения ключевого поверхностного интермедиата – 

адсорбированного дисульфана, протекает через небольшой энергетический 

барьер за счет свободной энергии, накопленной в предыдущих экзотермических 

стадиях диссоциации сероводорода.  

Если сравнить энергетический профиль необратимой исследуемой реакции 

с «классическим» энергетическим профилем равновесной каталитической 

реакции (рис. 1), то приходим к заключению, что реакция разложения 

сероводорода осуществляется без активационного барьера, т.е. не требует 

подвода энергии извне, реакция начинается за счет захвата кинетической 



энергии молекулы сероводорода в виде теплоты адсорбции. При этом следует 

принять во внимание, что поверхность любого твердого тела обладает свободной 

поверхностной энергией Гиббса, которая может переходить в химическую энергию 

адсорбированных молекул за счет экзотермических процессов хемосорбции этих 

молекул из газовой фазы. Таким образом, поверхность катализатора выполняет 

роль ловушки и аккумулятора внутренней (т.е. кинетической и потенциальной) 

энергии молекул газовой фазы, инициируя каталитический процесс, запрещенный 

в газовой фазе «классической» равновесной термодинамикой. Движущей силой 

этого процесса является как образование продуктов реакции в наиболее 

устойчивом, по сравнению с исходными веществами, электронном  состоянии (в 

нашем случае, водород и твердая сера), так и возможность сопряжения 

накопленной химической энергии для осуществления энергозатратных стадий 

хемосинтеза веществ, осуществляемых в Природе.  

Разложение H2S на металлических катализаторах 

Отправной точкой для размышлений является статья, опубликованная в 1986 году 

[18], в которой экспериментально изучалось поведение H2S на поверхности 

монокристалла платины Pt(111). Показано, что адсорбция H2S уже при 110 К 

приводит к диссоциации молекулы с образованием связи Pt – S. После нагрева 

поверхности до 185 К, молекулярный водород H2 десорбируется в газовую фазу, 

тогда как на поверхности остается нуль валентная одноатомная сера [11]. Эти 

данные в явном виде указывают на возможность каталитического разложения H2S 

уже при очень низких температурах. 

При температуре и давлении окружающей среды молекула H2S стабильна 

неопределенно долгое время в отсутствие внешних воздействий. Однако мы 

обнаружили [19], что если H2S пропускать через металлический катализатор при 

комнатной температуре, то на выходе образуются водород и газообразная 

двухатомная сера. Поскольку в этом случае отсутствует поступление энергии 

извне, но при этом происходит обмен, как веществом, так и энергией с 

окружающей средой, следовательно, реакция разложения H2S протекает за счет 

внутренней энергии молекулы H2S, как это имеет место в биологических системах: 

2 H2S      металл, 25оС       2 H2    + 3S2
(газ)                           (2) 

Процесс необратим, в стационарном состоянии в газовой фазе при комнатной 

температуре и атмосферном давлении на металлических катализаторах 

конверсия H2S достигает 100%. В реакции (2) нами впервые получена 

двухатомная газообразная сера в основном триплетном состоянии, 

существование которой было ранее предсказано теоретической химией [19,20].  

Реакция (2) была обнаружена нами с использованием платины в качестве 

катализатора. Однако позже выяснилось, что стружка из нержавеющей стали 

химического состава (Fe, Ni, Cr) оказалась отличным катализатором. Кроме того, 

мы приготовили высокодисперсные металлические катализаторы с аналогичным 

химическим составом, нанесенные на различные носители, а также мы открыли 



ряд новых каталитических композиций, которые также соответствуют общим 

правилам, поэтому они заявлены  в нашем патенте [21]. 

В последнее время появились многочисленные экспериментальные и 

теоретические исследования взаимодействия H2S с поверхностью различных 

металлов. Эти работы в первую очередь направлены на понимание механизма 

дезактивации и ингибирования свойств металлических катализаторов, а также 

токсического воздействия H2S на мембраны. Важно, что основной вывод из всех 

этих исследований состоит в том, что H2S легко диссоциирует на большинстве 

металлов уже при очень низких температурах (обычно ниже 185 К) [22].  

В таблице 2 представлены результаты DFT-исследований диссоциации H2S 

на поверхности некоторых металлов. Характерной особенностью адсорбции H2S 

на поверхности переходных металлов является то, что стадия хемосорбции 

сопровождается дальнейшим процессом его диссоциации, приводящим к 

образованию поверхностных атомных частиц. Диссоциация происходит в две 

стадии; каждая из этих экзотермических стадий проходит через небольшой 

энергетический барьер и приводит к накоплению энергии на поверхности металла. 

Очень важно, что диссоциация H2S на атомы не имеет ни термодинамических, ни 

кинетических ограничений. Обращает внимание хорошая воспроизводимость 

результатов расчетов для одних и тех же систем, выполненных разными 

авторами. 

Общеизвестно, что металлы, как и H2S, являются восстановителями, 

поэтому процесс адсорбции и диссоциации H2S на поверхности металлов нельзя 

отнести к традиционным окислительно-восстановительным химическим 

процессам, как это имеет место в замкнутом термохимическом цикле получения 

водорода с использованием сульфидов многовалентных металлов. В то же время, 

значительное накопление энергии при диссоциации H2S и образование 

поверхностных нуль валентных атомов серы и водорода позволяют 

предположить, что этот процесс может быть каталитическим при условии, что 

энергии, запасенной в процессах адсорбции и диссоциации H2S, будет достаточно 

для синтеза продуктов реакции и их десорбции в газовую фазу. Конечно, было бы 

необходимо рассчитать энтропию всех элементарных стадиях процесса 

диссоциации H2S и образования промежуточных и конечных продуктов реакции, 

как мы это сделали для сульфидных катализаторов (таблица 1, рис. 1). Это 

позволило бы нам определить свободную энергию Гиббса, как отдельных стадий, 

так и каталитического процесса в целом, что явилось бы ответом на вопрос, 

вынесенный в заголовок данной статьи.  

При отсутствии у автора возможности прямого решения данной задачи, мы 

проанализировали литературные данные, позволяющие оценить термодинамику 

реакции (2) в рамках законов термохимии [29-31], используя при этом основные 

положения концепции решающей роли катализаторов в неравновесной 

термодинамике [11,12]. В качестве объекта исследования выбрана платина, 

поскольку именно на платине открыта каталитическая реакция (2) [19], а в 

литературе имеются необходимые сведения об энергетике взаимодействия как 



исходных веществ и продуктов реакции (2), так и возможных интермедиатов 

искомой химической реакции.  

Согласно законам термохимии, для реализации газофазной реакции (2) 

необходимо затратить 40.4 ккал [11,12]. Однако в адсорбированном на платине 

состоянии требуемая энергия для осуществления реакции (2)  может быть 

получена за счет энергии адсорбции и диссоциации молекулы H2S до атомарного 

состояния (табл. 2). Необходимо принять во внимание, что энтропия реакции (2) 

возрастает S298 = 18.5 кал/моль.К, поэтому если эта реакция на поверхности 

катализатора будет протекать с тепловым эффектом выше H   5.5 ккал/моль, 

тогда изменение потенциала Гиббса будет всегда отрицательным G  0, что 

будет означает самопроизвольное протекание процесса.   

Вычитая затраты энергии, необходимые для газофазной реакции (2), из 

энергии экзотермических стадий диссоциации двух молекул H2S, получаем 

избыток энергии на поверхности Pt (запасенная энергия): Esurplus =   77.2 ккал. 

Часть этой энергии будет неизбежно диссипирована в окружающую среду в виде 

связанной энергии TS, величина которой нам не известна. Оставшаяся  часть 

«полезной» энергии может быть потрачена для десорбции продуктов реакции (2) в 

газовую фазу.  

Действительно, энергия адсорбции молекулы  S2 на Pt(111) составляет  45 

ккал/моль [32]. Теплота адсорбции Н2 на Pt(111) изменяется в пределах  (9.5  

12) ккал/моль [33], тогда как молекулярный водород десорбируется с поверхности 

уже при 260 K [34]. Поэтому после удаления двухатомной серы и двух молекул 

водорода с поверхности Pt(111) получаем минимальный избыток поверхностной 

энергии Etotal.min =  (8.2  13.2) ккал. Кроме того, дополнительный выигрыш в 

энергии 12.6 ккал должен появиться в результате перехода двухатомной серы из 

возбужденного синглетного состояния в ее основное триплетное состояние по 

реакции (2) [11,12].  Поэтому в первом приближении «запасенная» поверхностная 

энергия реакции (2) может составить Etotal =  (20.8  25.8) ккал, которая включает 

в себя также энтропию, рассеиваемую в окружающую среду в экзотермических 

процессах в виде «связанной» энергии.  

Поскольку экспериментально доказано самопроизвольное протекание 

реакции (2) на платиновых катализаторах, приходим к заключению, что 

предлагаемый подход к решению поставленной задачи вполне оправдан, однако 

для корректного ее решения требуется знание энтропии реакции на всех стадиях 

ее реализации. Таким образом, если термодинамические расчеты поверхностной 

реакции с учетом энтропии окажутся благоприятными для реализации 

каталитического процесса в системе (H2S – металл) (табл. 2), то это будет 

означать подтверждение нашей концепции о решающей роли катализаторов в 

процессе низкотемпературного разложения H2S [11,12]. В то же время, это даст 

положительный ответ на прогноз возможности протекания искомой 

каталитической реакции в данной конкретной системе (H2S – металл). 

В газовой фазе этот процесс невозможен. 



 

Энтропия поверхностной каталитической реакции: 

почему это важно для конверсии сероводорода 

 

В данном случае нас будут интересовать гетерогенные каталитические реакции, в 

которых атомарный водород и сера, получаемые на поверхности твердых 

катализаторов в процессе низкотемпературного разложения сероводорода, могут 

взаимодействовать с химически инертными молекулами метана, углекислого газа, 

молекулярного азота и аргона. Следует ожидать, что атомарно диспергированные 

поверхностные частицы водорода и серы, образующиеся в реакции 

H2S      металл, 25оС       2 {H*}    +     {S*}                      (3) 

обладают высокой реакционной способностью, поэтому могут вступать в реакции 

сопряжения с химически инертными молекулами [2,11,12,35].  

Например, молекула метана диссоциирует на поверхности Pt(211) уже при 

температуре 120 К [36], а при 300 К на поверхности  Pt(111) обнаружены 

метильная СН3 группа, водород и углерод [37]. Поэтому в присутствии 

адсорбированных атомарных частиц водорода и серы, по-видимому, возможна 

следующая последовательность сопряженных поверхностных реакций: 

СН4   
Pt    СН3

* + Н*          СН2*+ Н*         СН*+ Н*           С* + Н*          (4) 

 

                        + Н*                   + Н*              + Н*       + 2S*  + Н*         

 

                          Н2                  Н2              Н2          CS2     Н2                                  

Предполагаемый механизм каталитической реакции (4) базируется на 

неравновесном необратимом процессе сопряжения двух независимых 

поверхностных реакций, в результате которого реализуется весьма 

привлекательный способ утилизации парникового газа – метана с использованием 

токсичного и «ненужного» сероводорода [38]: 

 

2 Н2S + CH4     
Pt, 25oС              CS2 + 4 H2          (5) 

Отметим, что несмотря на то, что газофазный эндотермический процесс (5) 

Но
298 = 43.1 ккал/моль, характеризуется ростом энтропии Sо

298 = + 38.5 

кал/моль.К, однако в отсутствие катализатора он не может протекать при 

комнатной температуре, поскольку Go
298 = + 31.6 ккал/моль. Поэтому следует 

ожидать, что в каталитическом процессе (5) энергии, полученной в 

экзотермических стадиях диссоциации метана (4), будет достаточно для 

замыкания каталитического цикла при условии, что часть этой энергии будет 



неизбежно диссипирована в окружающую среду в виде связанной энергии TS. 

Ответ на этот вопрос может быть получен при определении изменения энтропии 

на каждой стадии каталитического процесса (4) и, как следствие, свободной 

энергии Гиббса Go
298 искомой реакции (5). Для справки: в условиях 

«классической» равновесной термодинамики реакция (5) протекает на платиновых 

катализаторах при температуре 700 оС и выше [39].  

Прямое газофазное каталитическое гидрирование СО2 молекулярным 

водородом является термодинамически неблагоприятным процессом:  

               СО2 + Н2                        HCOOH              (6) 

поскольку Go
298 = + 7.8 ккал/моль, однако в водной среде термодинамика этой 

реакции более благосклонна к ее осуществлению Go
298=  0.95 ккал/моль [40], но 

даже в этих условиях требуется высокое давление исходных газообразных 

веществ при использовании металлических катализаторов [41]. В то же время, в 

условиях неравновесной термодинамики реализуется  сопряженный процесс 

[11,12]:  

2 {H*} + CO2   
металлы, 25oС   { HCOOH } (углеводы)   (7) 

где в качестве катализатора используются металлы, рекомендованные в [42]. 

Все биологические процессы фиксации азота катализируются ферментами, 

называемыми нитрогеназами, с Fe в качестве каталитического активного центра 

[43], которые при нормальных условиях превращают прочную тройную N – N связь 

в аммиак NH3. Однако промышленный процесс требует высокого давления (около 

200 атм) и высоких температур (не менее 400°C). Между тем, в нашем случае эта 

реакция протекает при комнатной температуре и давлении, если имеется 

источник активного водорода, получаемого из H2S на стружке из нержавеющей 

стали (3) [2,11,12]. 

Наконец, совершенно невероятный результат был получен, когда поток 

сероводорода в аргоне был пропущен через платиновый катализатор или стружку 

из нержавеющей стали при комнатной температуре. Наряду с газообразной серой 

на выходе из реактора вместо ожидаемого водорода было получено новое 

вещество, которому была приписана формула - аргонид водорода H2Ar [2,11,12]. 

Поскольку теплота адсорбции аргона на платине составляет всего 3 ккал/моль 

[44], можно предположить, что водород, активированный в реакции (3), даже в 

этом случае эффективно взаимодействует с адсорбированным атомом аргона. 

Ответ на этот вопрос, вероятно, можно получить из термодинамических расчетов 

энтропии поверхностной реакции и, как следствие, свободной энергии Гиббса. 

Если наши экспериментальные наблюдения подтвердятся, это будет означать, 

что стабильная при нормальных условиях молекула аргонида водорода H2Ar 

может быть использована для накопления, хранения и транспортировки водорода. 

Более того, при сжигании аргонида водорода в топливных элементах или в 

присутствии кислорода выделяются вода и аргон, которые возвращаются в 

атмосферу без ущерба для окружающей среды. Есть также основания 

предполагать, что химические аналоги H2Ne – неонид водорода и H2He – гелионид 

водорода могут быть получены аналогичным образом.  



Поскольку для перечисленных процессов известны каталитические 

системы, с помощью которых получены предварительные результаты о 

протекании необычных химических реакций, открытым остается лишь вопрос о 

термодинамической возможности их реализации. Очевидно, что  эта задача 

может быть успешно решена в рамках DFT расчетов энергии промежуточного 

взаимодействия реагирующих молекул в координационной сфере активных 

центров известного строения с учетом энтропии всех элементарных стадий этого 

химического превращения.  Это позволит определить свободную энергию Гиббса 

и, как результат, ответить на вопрос, вынесенный в заголовок данной статьи.  

Заключение 

Основываясь на концепции о решающей роли твердых катализаторов в процессе 

низкотемпературного разложения H2S, мы приходим к выводу, что в условиях 

неравновесной термодинамики на поверхности катализатора протекают реакции, 

запрещенные в газовой фазе [11]. Это стало возможным благодаря 

использованию внутренней энергии молекул H2S для накопления свободной 

энергии, полученной в результате экзотермических процессов хемосорбции и 

диссоциации молекул H2S на атомарно адсорбированные частицы, и рассеивания 

энтропии в виде связанной энергии в окружающей среде. Для получения данных о 

свободной энергии Гиббса необходимо знать энтропию всех стадий 

поверхностной каталитической реакции. 

Разработанная парадигма [12] низкотемпературного каталитического 

разложения H2S, по-видимому, является тем самым инструментом для решения 

чрезвычайно актуальной проблемы не только утилизации токсичного H2S с 

получением востребованных продуктов, но и открывает широкую, весьма 

заманчивую перспективу использования атомарного водорода и серы для 

осуществления неожиданных химических реакций и получения новых, ранее 

неизвестных химических веществ. Потенциал развития этой парадигмы ограничен 

объемом перерабатываемого H2S, который, в свою очередь, зависит от 

количества потребляемой серы. Ситуация может измениться, если будут найдены 

новые неожиданные решения по использованию триплетной газообразной серы в 

качестве реагента для синтеза новых веществ и материалов в химии, 

промышленности, машиностроении, медицине, фармакологии и т.д. 

Токсичный и "бесполезный" H2S, не нашедший практического применения в 

жизни человека, оказался тем самым веществом, которое лежит в основе 

созданного природой процесса хемосинтеза органического вещества из CO2, 

положившего начало возникновения биологической жизни на Земле. В отличие от 

своего химического аналога, воды, которая является основной существования 

всех биологических организмов, H2S является поставщиком водорода и энергии 

для процессов жизнеобеспечения этих организмов. Эта чрезвычайно важная роль 

H2S, по-видимому, обусловлена уникальным свойством этой молекулы - 

стандартная энтальпия образования (ΔfH
o
298 =  4,82 ккал/моль) является 

наименьшей среди всех известных потенциальных источников водорода, что 

означает минимальное потребление энергии при расщеплении молекулы. 



Движущей силой разложения H2S является образование конечных продуктов в 

основном электронном состоянии (т.е. обладающих минимальной свободной 

энергией) – синглетного водорода, твердой серы и двухатомной молекулы серы в 

основном триплетном состоянии. В то же время ежегодный прирост H2S 

составляет сотни миллионов тонн благодаря активности анаэробных 

сульфатредуцирующих бактерий, которые обеспечивают непрерывный круговорот 

H2S в природе. 

На данный момент нами созданы все предпосылки для инициирования 

полномасштабных научных, технологических и коммерческих проектов по 

реализации инновационной идеи использования токсичного вещества H2S, 

созданного природой, на благо человечества. Сегодня у нас есть уникальная 

возможность использовать этот "дар" природы для решения научных и 

технологических задач, которые невозможно реализовать в рамках существующей 

парадигмы переработки H2S. С этой целью мы фактически воспроизвели 

биологические процессы, осуществляемые в природе биокатализаторами –

ферментами, используя гетерогенные каталитические системы. В свою очередь, 

мы открыли новое явление в гетерогенном катализе - использование внутренней 

энергии химических связей молекулы H2S для проведения химических реакций, 

которые невозможно провести в газовой фазе в отсутствие твердых 

катализаторов, что, несомненно, моделирует биологические процессы. 

Для обоснования и подтверждения этих результатов необходимы 

целенаправленные экспериментальные исследования с использованием 

современных физико-химических методов, а также  теоретические расчеты 

неравновесной термодинамики открытой системы с целью понимания механизма 

каталитических стадий взаимодействия атомарных водорода и серы с 

адсорбированными молекулами химически инертных газов. Поскольку автор 

лишен такой возможности [45], поэтому все надежды по реализации этих идей 

связаны с прогрессивным научным сообществом, способным решить любые 

бюрократические проблемы для устойчивого развития человечества. 

Следует подчеркнуть особую роль катализа как для химии как науки в 

целом, так и для многих биологических процессов, протекающих под действием 

биокатализаторов, ферментов. В настоящее время роль катализа в 

жизнедеятельности человека значительно возрастает в связи с 

целенаправленным поиском и созданием высокоактивных и селективных 

катализаторов, способных эффективно решать экономические и экологические 

проблемы химических процессов. Однако возможности катализа далеко не 

исчерпаны, поскольку ПРИРОДА создала уникальные биокатализаторы, которые в 

условиях окружающей среды способны осуществлять процессы, которые пока не 

могут быть реализованы в промышленном масштабе. По нашему мнению, 

качественный переход к новой парадигме науки о катализе может быть достигнут, 

если мы направим наши усилия на создание "искусственных" необратимых 

каталитических процессов, работающих в термодинамически неравновесных 

условиях, характерных для всех биологических процессов. 



Автор очень надеется, что актуальность поднятой научной проблемы и 

перспектива получения новых знаний в ранее неизвестных областях науки 

позволят нам преодолеть все препятствия в наше очень непростое время для 

решения проблемы устойчивого развития человечества. В настоящее время у 

автора нет такой возможности, поэтому автор будет очень благодарен за любое 

проявление интереса со стороны научного сообщества и готов поделиться всей 

доступной информацией для достижения этих целей.  
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Табл. 1. Расчет DFT термодинамических параметров каталитического цикла разложения сероводорода на сульфидных катализаторах при 

комнатной температуре [15,16].  

M = Co3+ или Ni4+ - ионы атома металла в d6 электронной конфигурации, которые являются каталитическими центрами в составе 

активного компонента сульфидных катализаторов гидрообессеривания [17].  

 

 

Стадия 

Реакция H298, 

ккал/моль 

S 298, 

кал/моль.К 

TS, * 

ккал/моль 

G298, 

ккал/моль 

1 Молекулярная адсорбция 

2 M + 2 H2S
(газ)   2 (M – H2S)(адс) 

– 12.7 – 39.6 – 11.8 – 0.9 

2 Диссоциативная хемосорбция 

2 (M – H2S)(адс) 2 (M – SH)(адс) + 2 H(адс) 

–  16.0 + 2.2 + 0.7 – 16.6 

3 Удаление первой молекулы водорода  

2 (M – SH)(адс) + 2 H(адс)  2 M – (-S2)(адс) + 2 H(адс) + H2
(газ)  

– 0.2 – 21.9 – 6.5 + 6.3 

4 Удаление второй молекулы водорода  

2 M – (-S2)(адс) + 2 H(адс)  2 M – (-S2)(адс) + H2
(газ) 

 

+ 25.5 + 35.1 + 10.5 + 15.0 

5 Рекомбинация  

2 M – (-S2)(адс)  2 M + ¼ S8(адс)  

– 19.6 – 29.0 – 8.6 – 11.0 

Брутто  Каталитическая реакция 

2 H2S
(газ)     катализатор            2 H2

(газ)  + ¼ S8(адс)  

– 23.0 – 53.2 – 15.9 – 7.2 

      

Газ. фаза  2 H2S
(газ)  2 H2

(газ) + ¼ S8(тв)  + 4.9 – 17.1  + 10.0 

 

 

* – связанная (отработанная, «потерянная») энергия TS, рассеиваемая (диссипируемая) в окружающую среду, ккал/моль, которая не 

может быть использована для совершения полезного действия.  



Табл. 2. Расчет DFT адсорбции и диссоциации молекулы сероводорода на поверхности монокристаллов металлов (ккал/моль) 

 

№ Стадия Pt(111) Ni(111) Ni(111) (Ni-Mo) Ni(110) Pd(111) Pd(111) Cu(111) Fe(100) 

I H2S      M   H2S(адс)  21.0  12.9  12.6  18.4  15.9  16.4  12.0  6.0 - 10.6 

II TS*, Ea + 1.6 + 4.8 + 5.1 + 8.1 +2.1 + 8.5 ? + 9.9 + 5.8 

III H2S(адс)  SH(адс) + H(адс)  19.6  28.8  28.7  27.5  25.6  20.3  23.3  18.5  - 30.0 

IV TS*, Ea + 0.6 + 0.2 + 0.3 + 0.5 + 4.8 + 0.9 ? + 9.2 + 6.5 

V SH(адс)  S(адс) + H(адс)   18.2  20.8  20.5  26.8  28.6  16.8  20.3  13.9 - 30.0 

VI Ediss.total 
 58.8  62,5  61.8  72.2  70.1  53.5  55.6  34.8 - 70.6 

 Литература [22] [22] [23] [23] [25] [24] [26] [28] [27] 

 

TS*, Ea  - переходное состояние, активационный барьер, ккал/моль 

 

 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Рис. 1. Энергетический профиль реакции разложения сероводорода при комнатной температуре на сульфидных 

катализаторах.  Верху справа показан «классический» энергетический профиль  гипотетической равновесной реакции в 

отсутствии и с катализатором [ https://myslide.ru/documents_3/482b0f38b78153fa23b2863e2f87fad1/img3.jpg]. 

 

 

   

 

 

2 H2S  2 H2 + ¼  S8 (адс.)  

 
 

G ккал/моль (Т=300 К) 

2 H2S 

0.0 

-
20.0 

+20.0 

+10.0 

-
10.0 

(S-S)a  

¼ (S8 )а 

(S-S)a+Ha+Ha 

2(SH)a + 2Ha 

Удаление 

водорода 

Рекомбинация 

серы   

Удаление  

водорода 

H2 

H2 

диссоциативная 

адсорбция 

молекулярная 

адсорбция 

(-7.2) 

(+3.8
) 

(-11.2) 

(-17.5) 

(-0.9) 

 

https://myslide.ru/documents_3/482b0f38b78153fa23b2863e2f87fad1/img3.jpg

