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Механизм реакции низкотемпературного разложения сероводорода на сульфидных и 
металлических катализаторах рассмотрен в рамках термодинамики неравновесных 
биологических процессов для открытых систем, поскольку этот процесс 
осуществляется при комнатной температуре без подвода тепловой энергии извне за 
счет внутренней химической энергии молекул субстрата – сероводорода. На 
сульфидных катализаторах необратимый процесс разложения H2S протекает через 
стадию образования дисульфана, H2S2, как ключевого интермедиата, а продуктами 
реакции являются водород и твердая сера. Реакция протекает через ряд 
последовательных экзотермических стадий диссоциации молекул сероводорода, в 
которых происходит уменьшение энтропии системы за счет ее рассеяния 
(диссипации) в окружающую среду в виде связанной энергии. Оставшаяся часть 
свободной энергии аккумулируется на поверхности катализатора и используется для 
осуществления энергозатратной стадии разложения адсорбированного 
интермедиата. Металлический катализатор обеспечивает захват и накопление 
энергии от экзотермических процессов адсорбции и диссоциации исходных молекул 
сероводорода в атомарное адсорбированное состояние водорода и серы. 
Запасенная энергия используется для химического превращения адсорбированных 
интермедиатов в конечные продукты реакции – молекулярный водород и 
двухатомную триплетную серу, с последующей их десорбцией в газовую фазу. При 
разложении сероводорода на металлических катализаторах при комнатной 
температуре, наряду с водородом, получена неизвестная ранее двухатомная 
газообразная сера в основном триплетном состоянии, существование которой 
предсказано квантовой химией. Рассмотрены некоторые свойства триплетной серы и 
белой глобулярной гексагональной серы, полученной из ее насыщенных водных 
растворов, которая является неизвестным ранее аллотропом твердой серы. Подобие 
морфологии гидрофильных глобул белой серы и бактериальной бесцветной серы S0, 
получаемой серобактериями в процессах хемосинтеза органического вещества из 
СО2 и сероводорода, позволили разработать альтернативную гипотезу о природе 
бактериальной серы S0 и возможном механизме хемосинтеза углеводов с участием 
серобактерий.  
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Неравновесная термодинамика, или термодинамика необратимых процессов 
сформировалась как самостоятельная научная дисциплина в середине прошлого 
столетия и одним из ее создателей является И.Р. Пригожин [1]. 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 является интенсивно 
развивающейся отраслью науки [2,3].  

Согласно [1], в зависимости от характера взаимодействия с окружающей 
средой различают 3 типа термодинамических систем: 1. Изолированные системы 
не обмениваются с окружающей средой ни энергией, ни веществом, т. е. границы 
такой системы непроницаемы. 2. Закрытые (замкнутые) системы обмениваются с 
окружающей средой энергией, но не веществом. 3. Открытые системы 
обмениваются с внешней средой и энергией, и веществом.  

Классическая равновесная термодинамика изучает изолированные 
системы, к ним относятся все высокотемпературные каталитические процессы. 
Типичным примером изолированной системы может служить термическое 
разложение сероводорода, которое является хорошо изученным процессом 
получения водорода из весьма токсичного вещества: 

2 H2S            T  1000 oC              2 H2 + 1S2 
(gas)                     (1) 

Этот равновесный эндотермический процесс (1) начинает протекать уже при 
температуре 500 оС, а при 1000 оС равновесная конверсия сероводорода не 
превышает 15 % [4]. Для увеличения конверсии необходимо повышать 
температуру. Обратимость реакции (1) означает, что процесс протекает в обоих 
направлениях всегда вблизи равновесия. Катализатор не сдвигает равновесия 
реакции, не изменяет энтальпию и свободную энергию процесса, однако он 
снижает энергетический барьер и увеличивает скорость реакции в обоих 
направлениях одинаково. Движущей силой процесса является рост энтропии до 
максимально возможного в данных условиях значения. Для смещения равновесия 
вправо с целью увеличения выхода водорода, используют различные методы 
разделения продуктов реакции, а для снижения температуры используют 
альтернативные источники энергии [5,6].  

Примером замкнутой (закрытой) системы может служить химический 
процесс в автоклаве или калориметре. К открытым системам относятся все 
биологические объекты, которые могут существовать только за счет постоянного 
притока питательных веществ и энергии,  получаемой при их усвоении,  для 
обеспечения жизнедеятельности этих организмов. Общие закономерности 
превращения энергии в биологических объектах, начиная с простейших 
одноклеточных и кончая высшими живыми организмами, изучает биологическая 
термодинамика [7]. Она рассматривает также проблемы устойчивости и эволюции 
биологических систем. 

В отличие от высокотемпературного процесса (1), весьма неожиданные и 
непредсказуемые результаты были получены нами при пропускании 
сероводорода при комнатной температуре через сульфидные [8,9] и 



металлические катализаторы [10-16]. Наряду с водородом, продуктами реакции 
оказались твердая сера:  

H2S     сульфидный катализатор, 25оС        H2     +    1/8 (S8)адс  (2) 

и двухатомная газообразная сера в основном триплетном состоянии: 

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

при этом конверсия H2S достигает 100 % при размещении катализатора в слой 
жидкости, способной хорошо растворять сероводород и продукты реакции [16-18]. 
Поскольку необратимые реакции (2) и (3) осуществляются без подвода тепловой 
энергии извне за счет ее поступления в виде химической энергии молекул 
сероводорода, то данные каталитические системы следует  отнести к открытым 
системам и рассматривать возможность их осуществления в рамках 
неравновесной биологической термодинамики, поскольку биологические 

процессы протекают при температуре и давлении окружающей среды.  

 Основной задачей настоящего обзора является рассмотрение ранее 
полученных результатов в рамках неравновесной термодинамики для открытых 
систем с целью обоснования термодинамической возможности протекания 
каталитических реакций (2) и (3) при комнатной температуре, поскольку в газовой 
фазе без участия твердых катализаторов эти процессы невозможны.  

 

РАВНОВЕСНАЯ ТЕРМОДИНАМИКА РАЗЛОЖЕНИЯ СЕРОВОДОРОДА 

 Одной из очевидных причин наблюдаемого противоречия  в термическом и 
каталитическом разложении сероводорода по реакциям (1) и (3) является 
образование двухатомной серы в различном электронном состоянии. Согласно 
теории молекулярных орбиталей достоверно известно, что двухатомная сера 
является изоэлектронным аналогом кислорода, которая, как и молекулярный 
кислород, отличаются от большинства двухатомных молекул наличием 

триплетного основного состояния (S2) (X
3g

-), а первое возбужденное синглетное 

состояние S2 (a 1
g) находится выше по энергии на 12.6 ккал/моль (табл. 1) [19]. 

Однако синглетный кислород самопроизвольно релаксирует в основное 
триплетное состояние с испусканием кванта энергии с периодом полураспада 72 
мин при н.у. [20, 21].   

В то же время, синглетная сера, полученная при высокой температуре (1), 
после охлаждения до комнатной температуры предпочитает агломерировать в 
твердую серу S8 вместо конверсии в основное триплетное состояние.  Эта 
необычная отличительная черта синглетной серы была экспериментально 
проверена и подтверждена расчетами методами CASSCF и Hartree-Fock. 
Оказалось, что энтальпия реакции 

4 S2
(газ)                       S8

(тв)             (4) 

составляет rH
о
298 =  + 46.9 ккал/моль для триплетного состояния S2 и rH

о
298 =   

10.4 ккал/моль для синглетного состояния исходной двухатомной серы [12 - 14].  

Первый сильно эндотермический процесс характеризуется отрицательным 

изменением энтропии (S  0, число газообразных молекул уменьшается), 
поэтому этот процесс не может протекать ни при каких условиях, поскольку 



изменение потенциала Гиббса всегда положительное G  0. В случае второго 

экзотермического процесса (H  0), прямая реакция может протекать 
самопроизвольно при низкой температуре, поскольку ΔН > TΔS и ΔG < 0. При 
высокой температуре ΔH < TΔS, поэтому прямая реакция не может протекать 
(ΔG > 0), тогда как обратная реакция термодинамически благоприятна.  

Таким образом, из расчётов следует, что триплетное молекулярное 
состояние двухатомной серы является термодинамически наиболее выгодным и 

устойчивым (табл. 1), поэтому  триплетная молекула S2(X 3


g) не может 

трансформироваться в твердую синглетную серу S8. Следовательно, если бы в 
термическом процессе (1) образовалась триплетная сера, то при охлаждении ее 
паров до комнатной температуры мы неизбежно должны были бы получить 
триплетное состояние серы в конденсированной фазе, однако экспериментально 
всегда получается твердая синглетная сера. 

Одной из возможных причин существования высокотемпературного 
метастабильного состояния синглетной серы могут быть кинетические 
затруднения ее перехода в основное триплетное состояние, когда даже при 
высокой температуре этот процесс может быть очень медленным и в 
экспериментальных условиях изучения свойств газообразной серы равновесие не 
достигается. Формально это означает запрет по спину этого перехода, который 
может быть снят металлическими катализаторами. 

1S2    x→   3S2           (5) 

Однако экспериментальная проверка этого предположения показала [12-14], что 
даже наличие платиновых катализаторов не снижает энергетический барьер и не 
ускоряет реакцию (5) при температуре 1000 К.  

 Таким образом, в соответствии с правилом сохранения спинового 
состояния, в термическом процессе разложения сероводорода (1) образуется 
двухатомная сера в метастабильном синглетном состоянии, 
термодинамические параметры которой приведены в справочниках  [22].  

 

РАЗЛОЖЕНИЕ СЕРОВОДОРОДА НА СУЛЬФИДНЫХ КАТАЛИЗАТОРАХ 

Эта история началась в конце прошлого века, когда нами было обнаружено, 
что на поверхности сульфидных катализаторов при комнатной температуре 
протекает необратимая реакция  

2 H2S     сульфидный катализатор     (H2S2)адс + H2         (6) 

образования дисульфана и выделения водорода в газовую фазу. Дело в том, что 
прямое образование дисульфана H2S2 из H2S в газовой фазе: 

2 H2S  H2S2 + H2                (7) 

невозможно ввиду термодинамического запрета (rH
o
298 = 13.6 ккал/моль, rS

o
298 

=  3.9 кал/моль К , rG
o
298 = 14.1 ккал/моль). Стало очевидно, что катализатор 

выполняет в данном случае весьма важную и специфическую функцию: после 
адсорбции сероводорода на его поверхности создаются условия для образования 
новой химической связи сера – сера между двумя соседними адсорбированными 
молекулами [8,9,14].  



Отличительными чертами термодинамики неравновесных процессов 
является то, что рассматриваемые ею системы открыты для потоков вещества и 
энергии, а процессы, протекающие в открытых системах, далеки от равновесия и 
имеют необратимый характер. В термодинамике необратимых процессов важным 
понятием является стационарное состояние системы. В отличие от 
термодинамического равновесия, стационарное состояние характеризуется 
постоянным притоком веществ в систему и удалением продуктов реакции, 
непрерывной затратой свободной энергией, которая поддерживает постоянство 
концентраций 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 [1-3].  

Основной задачей термодинамики необратимых процессов является 
определение величины прироста и оттока энтропии в реакционной системе на 
основе уравнения Гиббса [1]. При стационарном неравновесном процессе в 
открытой системе положительное производство энтропии внутри системы 
компенсируется оттоком энтропии в окружающую среду, другими словами, 
неравновесное состояние «сбрасывает» энтропию, выработанную внутри 
системы, в окружающую среду, поддерживая этим стационарное состояние.  

Стационарное неравновесное состояние образуется только в закрытых или 
открытых системах. В изолированной неравновесной системе стационарное 
состояние создать невозможно, так как с внешней средой система ничем не 
связана, а внутренние самопроизвольные процессы обеспечивают только рост 
энтропии вплоть до максимального  Smax значения, переводя систему в 
стационарное равновесное состояние.  

Изменение энтропии открытой системы происходит как за счет ее 
увеличения вследствие самопроизвольного протекания необратимых процессов 
внутри самой системы (diS), так и за счет процессов обмена системы с внешней 
средой (deS) [2]. В термодинамике необратимых процессов постулируют, что 
составляющие diS и deS являются независимыми, а общее изменение энтропии 
открытой системы равно их сумме: dS = diS + deS.  

 В открытых биологических системах наблюдается самопроизвольное 
уменьшение энтропии даже при наличии в них необратимых процессов [7]. Это 
явление описывается [2] в рамках сопряжения химических процессов, приводящее 
к увеличению энтропии окружающей среды. В частности, сопряжение двух 
каталитических реакций может происходить за счет образования на поверхности 
катализатора общих для них интермедиатов. В результате становится возможным 
реализация брутто-реакции, формально приводящей к уменьшению энтропии [2].   

 В то же время, в биологических системах основным источником энергии для 

обеспечения жизнедеятельности организмов является потенциальная энергия, 

запасенная в химических связях [7,24]. Во всех клетках, энергия, выделившаяся в 

результате разрыва определенных химических связей, используется для 

генерирования потенциальной энергии в форме новых химических связей и 

градиента концентрации. В соответствии с уравнением Гиббса G = H – TS, 

самопроизвольное протекание необратимой химической реакции обеспечивается 

при условии, что в экзотермическом процессе (энтальпия реакции уменьшается,  

ΔН < 0) энтропия возрастает (ΔS > 0). Однако если в результате экзотермической 

реакции (ΔН < 0) энтропия уменьшается (ΔS < 0), то уравнение Гиббса определяет 

границы самопроизвольного протекания процесса. При этом если некоторое 



количество энергии, поступившее в систему в результате экзотермического 

процесса, расходуется на увеличение энтропии (что неизбежно для любых 

необратимых процессов), то эта часть энергии потеряна для совершения 

полезного действия (например, образования новых химических связей в 

продуктах реакции), она рассеивается (диссипирует) в окружающую среду в виде 

тепла. Поэтому эту часть энергии TΔS называют связанной энергией. 

Оставшаяся часть энергии может быть использована для совершения полезного 

действия, поэтому энергию Гиббса часто называют свободной энергией [7,24]. 

 Поскольку процесс разложения H2S (2) на сульфидных катализаторах 
осуществляется при комнатной температуре без подвода тепловой энергии извне, 
то эту открытую систему необходимо рассматривать в рамках биологической 
термодинамики [7,24]. Действительно, адсорбция молекулы H2S на ионах Co3+ или 
Ni4+ - активных центрах сульфидных катализаторов гидроочистки [23], является 
экзотермическим процессом и сопровождается уменьшением энтропии системы 
(табл. 2). Если из теплового эффекта адсорбции H2S вычесть связанную энергию 

TS, затраченную на производство энтропии, то получим отрицательную величину 

энергии Гиббса G298 = – 0.8  ккал/моль, что указывает на самопроизвольный 
характер процесса адсорбции.  

 Адсорбированная молекула сероводорода диссоциирует на поверхности с 
образованием новых S – H связей катализатора (табл. 2). Этот экзотермический 
процесс также сопровождается уменьшением энтропии системы, поэтому, 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 (табл. 2) – образование молекулы водорода и ее 
удаление с поверхности катализатора, делает весь процесс в целом 
необратимым. Эта стадия также экзотермична и протекает самопроизвольно.  

 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 [7,24]. Совершенно очевидно, что катализатор также может 
выступать в качестве аккумулятора свободной энергии. В рассматриваемом 
случае, единственной энергетически затратной стадией является стадия (4) (табл. 
2) разложения адсорбированного дисульфана и удаления второй молекулы 
водорода в газовую фазу. Однако эти затраты энергии компенсируются энергией, 
запасенной в предыдущих экзотермических стадиях диссоциации H2S. На 
заключительной стадии происходит рекомбинация адсорбированной двухатомной 
серы в твердую циклооктасеру, которая может быть удалена с поверхности 
катализаторов либо при нагревании катализатора до невысоких температур [8,9], 
либо при размещении катализатора в жидкий растворитель серы [16-18].  

В целом, каталитическая реакция (2) является экзотермическим процессом, 
который протекает при комнатной температуре самопроизвольно. В газовой 
фазе этот процесс невозможен (табл. 2). 

РАЗЛОЖЕНИЕ СЕРОВОДОРОДА НА МЕТАЛЛИЧЕСКИХ КАТАЛИТИЗАТОРАХ 

При температуре и давлении окружающей среды молекула сероводорода 
устойчива неопределенно долгое время при отсутствии внешних воздействий. 
Однако если сероводород пропускать через металлический катализатор при 



комнатной температуре, то на выходе получаем водород и двухатомную 
газообразную серу по реакции (3) [10-16]. Поскольку в данном случае подвод 
энергии извне отсутствует, но при этом осуществляется обмен, как веществом, 
так и энергией с внешней средой, следовательно, реакция протекает только за 
счет свободной и внутренней энергии молекулы сероводорода. Попробуем 
обосновать этот тезис.  

Экспериментальное исследование взаимодействия сероводорода с 
поверхностью монокристаллов свидетельствует о легкой диссоциации H2S на 
большинстве металлов при температурах, как правило, ниже 185 K. В частности, 
адсорбция H2S на поверхности Pt(111) уже при 110 K приводит к полной 
диссоциации H2S на адсорбированные поверхностные атомы S и H [25]. При 

невысоких степенях покрытия адсорбированным H2S (H2S =  0.5 условных 
единиц, у.е.), после нагревания до 230 K в газовой фазе появляется  
молекулярный водород, тогда как новый пик десорбции водорода появляется уже 
при 185 K при увеличении степени покрытия поверхности сероводородом до 1.0 
у.е.  

При низких покрытиях поверхности Pt(111) сероводородом (H2S = 0.2 у.е.), в 
спектрах HREELS1 появляется полоса при 375 см-1, соответствующая колебаниям 
Pt – S связи. При увеличении степени покрытия H2S до 0.5 у.е. и выше, в спектрах 
появляются две дополнительные полосы  при 585 и 685 см-1, которые приписаны 
двум формам колебаний S – H связей в поверхностных структурах. Обе эти 
полосы исчезают после нагревания поверхности до 185 K, при этом 
десорбируется молекулярный водород H2 и появляется единственная полоса, 
приписанная Pt – S колебаниям в результате роста островков серы. Очень важно, 
что на металлах вода не диссоциирует на атомы [25]. 

Аналогичные исследования на модельных поверхностях свидетельствуют, 
что H2S диссоциирует, например, на монокристаллах Pd(111) [26], Ru(110) [27] и 
InP(100) [28] с образованием поверхностных атомных  H и S центров. Другими 
словами, S – H связи в молекуле H2S легко разрываются при температуре ниже 
200 K в результате диссоциации на атомах металлов, атомы серы S остаются на 
поверхности, а молекулярный водород H2 десорбируется в газовую фазу.  

Общеизвестно, что любое твердое тело, включая катализаторы, обладает 
избыточной поверхностной энергией Гиббса GS, которая  характеризует энергию 
межмолекулярного взаимодействия частиц на поверхности раздела фаз с 
частицами каждой из контактирующих фаз. Другое определение поверхностной 
энергии — это потенциальная энергия, которая сосредоточена на межфазной 
поверхности (границе раздела фаз), необходимая для образования единицы 
площади поверхности. Поверхностная энергия может переходить в химическую 
энергию в результате самопроизвольных процессов, определяемых уменьшением 
энергии  Гиббса, важнейшей из которых (для катализа) является хемосорбция, т.е. 
поглощение твердым телом веществ из окружающей среды, сопровождающееся 
образованием поверхностных химических соединений, поэтому хемосорбцию 
следует рассматривать как химическую реакцию, область протекания которой 
ограничена поверхностным слоем. Теплоты хемосорбции лежат в пределах 20 – 
30 ккал/моль и выше.  

                                                 
1
 - HREELS – high resolution electron energy-loss spectroscopy – спектроскопия высокого 

разрешения энергетических потерь электронов. 



Как следует из расчетов DFT [29], адсорбция сероводорода на поверхности 
переходных металлов является экзотермическим процессом, а для Pt(111) она 

составляет Еадс =  21 ккал/моль. Однако эта поверхностная реакция не 
ограничивается простой молекулярной хемосорбцией H2S, наблюдается 
дальнейший самопроизвольный процесс диссоциации адсорбированного 
сероводорода, который на грани Pt (111) протекает в две стадии: 

H2S(адс) → SH(адс) + H(адс)               (8) 

SH(адс) → S(адс) + H(адс)                    (9) 

Реакция (8) является также экзотермическим процессом Erxn(8) =  19.6 
ккал/моль и протекает с энергетическим барьером Еа = 1.6 ккал/моль. Вторая 
стадия диссоциации адсорбированного сероводорода (9) протекает практически  

самопроизвольно с энергией активации Еа  1 ккал/моль и изменением полной 

энергии Erxn(9) =  18.2 ккал/моль для Pt(111). Энергетический профиль реакций 
(8) и (9) свидетельствует о том, что сероводород легко диссоциирует с 
образованием атомарных водорода и серы в адсорбированном состоянии, при 
этом диссоциация сероводорода на атомы не имеет ни термодинамических, ни 
кинетических ограничений [29]. Таким образом, полная энергия диссоциативной 

адсорбции сероводорода на поверхности Pt(111) составляет Ediss-total  = (Eадс +  

Erxn(8) + Erxn(9) ) =   58.8 ккал/моль или для двух молекул H2S в реакции (3) Ediss-

total  =   117.6 ккал/моль.   

С другой стороны, с точки зрения термохимии, энергия химических связей в 
молекуле представляет собой одну из основных молекулярных констант, 
характеризующих особенности строения и реакционной способности химических 
соединений [30, 31]. Энергия диссоциации химической связи Do определяется как 
изменение стандартной энтальпии образования продуктов реакции и исходного 

химического соединения. В реакции (1) энергия диссоциации D298 связи HS  H в 
молекуле H2S при стандартных условиях составляет 92 ккал/моль (табл. 3) [30], 
тогда как для диссоциации второй связи S – H требуется лишь 82.3 ккал,моль. В 

реакции (1) у двух молекул H2S четыре HS  H связи должны быть разорваны, что 

дает суммарную энергию диссоциации двух молекул D298 = (92.0 + 82.3) х 2 = 

348.6 ккал/моль. В то же время, образуются две связи H  H (D298 = 2 x 104.2 = 

208.4 ккал/моль) и одна связь S  S D298 = 99.8 ккал/моль (Табл. 3) [30]. Отсюда 
следует, что суммарная энергия диссоциации связей в исходном сероводороде 
превышает этот показатель для продуктов реакции (1) на 

D298 = D298(H2S) − D298(продукты) = 40.4 ккал/моль      (10) 
Другими словами, это означает, что исходная молекула H2S стабильна и не 
превращается в продукты реакции H2 и S2 при комнатной температуре, поэтому  
для осуществления реакции (1) необходима термическая энергия.  

Однако в адсорбированном на катализаторе состоянии требуемая энергия 
для осуществления реакции (10)  может быть получена за счет энергии адсорбции 

и диссоциации молекулы H2S до атомарного состояния Ediss-total. Поэтому 

суммируя затраты энергии D298 для реакции (10) с энергией экзотермических 
стадий диссоциации H2S, получаем избыток энергии на поверхности Pt(111) 
(запасенная энергия): 

Esurplus =  (D298 + Ediss.total) = 40.4   117.6 =  77.2 ккал/моль    (11)  
 



которая может быть потрачена для десорбции продуктов реакции (3) 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 энергии Etotal.min 

=  (8.2  13.2) ккал/моль, что означает экзотермизм процесса в целом. Кроме 
того, дополнительный выигрыш в энергии 12.6 ккал/моль должен появиться в 
результате перехода двухатомной серы из возбужденного синглетного состояния 
в ее основное триплетное состояние по реакции (3) (табл. 1), поэтому суммарный 

экзотермический эффект реакции (3) может составить Etotal =  (20.8  25.8) 
ккал/моль.  

 Таким образом, простейшее рассмотрение захвата2 поверхностью 
катализатора свободной и внутренней энергии молекулы сероводорода с 
последующим ее преобразованием и перераспределением в поверхностной 
химической реакции (3) дает положительный ответ на термодинамическую 
возможность осуществления этой каталитической реакции при комнатной 
температуре на металлических катализаторах. В данном случае в полной мере 
реализуется Первое начало термодинамики – закон сохранения энергии для 
открытых систем: энергия не исчезает и не появляется из ничего. Другими 
словами, на поверхности катализатора обеспечивается преобразование  энергии 
от экзотермических процессов адсорбции и диссоциации исходных молекул 
сероводорода на их химическое превращение в конечные продукты реакции – 
водород и двухатомную серу, и их десорбцию в газовую фазу.  В результате 
замыкания каталитического цикла после десорбции продуктов в газовую фазу 
получаем экзотермический эффект реакции (3). Если принять во внимание, что 

энтропия реакции (3) возрастает S  0 (число молекул в газовой фазе 

увеличивается), то при экзотермическом характере этой реакции H  0, 

изменение потенциала Гиббса будет всегда отрицательным G  0, что означает 
самопроизвольное протекание процесса.  В газовой фазе этот процесс 
невозможен.  

Вне всякого сомнения, этот механизм реакции требует всестороннего 
исследования теоретическими и экспериментальными методами с учетом 
энтропийного фактора и определения энергии Гиббса на всех стадиях 
каталитического цикла. Ранее такое исследование было выполнено нами на 
сульфидных катализаторах низкотемпературного разложения сероводорода (см. 
пред. раздел, табл. 2) [8, 9].  

 

АССИМИЛЯЦИЯ СЕРОВОДОРОДА СЕРОБАКТЕРИЯМИ  

Прошло уже 130 лет со дня открытия  С.Н. Виноградским процесса 
хемосинтеза с участием сероводорода [35]. В настоящее время не вызывает 
сомнения тот факт, что H2S является для серобактерий первичным источником 
энергии и водорода для синтеза органического вещества из СО2. Однако 
серобактерии изучены крайне мало, что обусловлено экспериментальными 

                                                 
2
 Термин захват энергии (energy capture) принят в микробиологии и биологической 

термодинамике для обозначения первой стадии инициирования ферментативного процесса 
хемосинтеза за счет свободной энергии молекулы субстрата, в данном случае молекулы 
сероводорода (см. след. раздел).   



трудностями их культивирования и исследования в лабораторных условиях. В 
частности, отсутствуют данные о природе ферментов в многочисленных видах и 
типах серобактерий, функционирующих в различных средах обитания, и о 
природе атомов металлов, катализирующих в составе этих ферментов процессы 
хемосинтеза. Поэтому механизмы хемосинтеза с участием серобактерий даже не 
обсуждаются в научной литературе.  

В связи с этим, изложенный материал позволяет предложить альтернативу 
изучения термодинамики и механизма биологических процессов хемосинтеза с 
участием сероводорода на примере модельных гетерогенных катализаторов, 
разлагающих сероводород при температуре окружающей среды. 

Бактерии являются простейшими существами, обладающими всеми 
важнейшими признаками живого организма, для своей жизнедеятельности они 
используют возможность захвата, преобразования и хранения энергии различных 
видов в соответствии с информацией, закодированной в их генетическом 
материале [7,24]. Именно эти процессы захвата и преобразования энергии 
микроорганизмами являются объектом исследования биологической 
термодинамики.  Серобактерии являются автотрофными (самопитающимися) 
микроорганизмами, синтезирующие органические вещества из простых 
неорганических соединений [35]. Наиболее распространенная схема получения 
энергии для хемосинтеза при ассимиляции H2S серобактериями предполагает 
протекание следующей реакции [36]: 

2 H2S + O2   2 { S0 } + 2 H2O                  (12) 

Общеизвестно, что источником водорода в автотрофных серобактериях является 
H2S, однако схема образования серы по реакции (12) противоречит  этому 
утверждению, поскольку водород расходуется на образование воды. Прямые 
экспериментальные доказательства реакции (12) в литературе отсутствуют, при 
этом следует учесть, что многие виды серобактерий функционируют и в 
полностью анаэробных  условиях. 

Морфология гидрофильных глобул белой серы, полученных нами из 
насыщенных водных растворов двухатомной серы как продукта реакции 
каталитического разложения сероводорода [14,16,37], удивительным образом 
совпадает с морфологией глобул биологической серы S0, продуцируемых 
многочисленными видами серобактерий в процессах хемосинтеза [36,38,39].  
Принимая во внимание, что сера в этих глобулах находится в нуль-валентном 
состоянии, но никак не в окисленной или восстановленной форме [40,41], 
приходим к заключению, что при ассимиляции сероводорода бесцветными 
серобактериями при температуре окружающей среды, вероятнее всего также 
образуется двухатомная сера в основном триплетном состоянии: 

2 H2S   серобактерии     2 H2* + { 3S2 }
(глобулы)     (13) 

в результате нуклеации двухатомной серы в виде конденсированной 
гидрофильной фазы S2. Образующийся активированный водород участвует в 
реакциях хемосинтеза: 

H2* + CO2   
ферменты серобактерий   { HCOOH } (углеводы)     (14) 

Поскольку сферическая форма и гидрофильность глобул бесцветной серы, 
продуцируемых серобактериями, не зависят от их природы и среды обитания, то 
напрашивается вывод, что реакция (13) может протекать как в анаэробных 
условиях, так и в присутствии кислорода. При этом объясняется и роль водорода: 



активированный в момент образования водород участвует в каталитических 
реакциях хемосинтеза углеводов с участием ферментов серобактерий (14). 
Безусловно, данная гипотеза требует тщательного и всестороннего исследования. 

Как было показано в предыдущем разделе, самопроизвольный процесс 
диссоциации сероводорода до атомного состояния на поверхности катализаторов 
сопровождается значительным освобождением внутренней энергии. Эта 
запасенная катализатором энергия может быть использована для активации 
молекулы СО2 в сопряженном процессе хемосинтеза органических молекул с 
участием активированного водорода по реакции (14). В отсутствие сопряжения, 
взаимодействие водорода с  СО2 требует высокой температуры и давления. 
Поэтому использование гетерогенных катализаторов разложения сероводорода в 
качестве модельных объектов хемосинтеза может открыть перспективную 
возможность поиска и создания новых каталитических систем активации 
молекулы СО2 в мягких условиях. 

 

РОЛЬ КАТАЛИЗАТОРОВ В ПРОЦЕССАХ НИЗКОТЕМПЕРАТУРНОГО 

РАЗЛОЖЕНИЯ СЕРОВОДОРОДА 

 

Таким образом, существует две температурной области реализации 
процесса разложения сероводорода (рис. 1). В высокотемпературной области 
реакция осуществляется без участия катализаторов в соответствии с законами 
классической равновесной термодинамики. Введение катализатора не изменяет 
термодинамические характеристики процесса, но уменьшает энергетический 
барьер и время достижения равновесия путем увеличения скорости реакции в 
обоих направлениях.  

В низкотемпературной области необратимая реакция разложения 
сероводорода может протекать только на поверхности твердых катализаторов 
или с участием ферментов биологических организмов в соответствии с законами 
неравновесной термодинамики для открытых систем, при этом состав конечных 
продуктов реакции зависит как от типа катализатора, так и условий проведения 
процесса (рис. 1).  

В фундаментальной концепции академика Г.К. Борескова о единстве 
сущности гомогенного, гетерогенного и ферментативного катализа как явления 
Природы, сформулировано определение катализа как: 

«возбуждение химических реакций или изменение их скорости под влиянием 

веществ – катализаторов, многократно вступающих в промежуточное 
химическое взаимодействие с участниками реакции…» [42].  

Наши результаты полностью подтверждают эту концепцию для 
каталитического процесса, протекающего при температуре окружающей среды и 
атмосферном давлении в отсутствие внешних источников энергии. Твердый 
катализатор в открытых системах: 

 Обеспечивает захват свободной энергии молекул субстрата – 
самопроизвольная экзотермическая хемосорбция;  

 Обеспечивает протекание внутренних экзотермических процессов 
диссоциации молекул до атомарного адсорбированного состояния; 



 Обеспечивает перераспределение внутренней энергии для образования 
новых химических связей в продуктах реакции; 

 Обеспечивает накопление свободной энергии за счет вывода энтропии в 
окружающую среду в виде связанной энергии; 

 Запасенная при диссоциации молекул субстрата энергия используется для 
десорбции продуктов реакции в газовую фазу; 

 Дееспособность системы против внешних сил обеспечивается 
непрерывным поступлением свободной энергии в виде молекул субстрата; 

 Движущей силой необратимых процессов является градиент концентраций 
на входе и выходе из системы, при отсутствии поступления свободной 
энергии процесс прекращается.  

По-видимому, низкотемпературное каталитическое разложение 
сероводорода является первым примером в гетерогенном катализе, когда 
используются принципы неравновесной биологической термодинамики открытой 
системы для обоснования возможности реализации каталитической реакции.  

 

ЗАКЛЮЧЕНИЕ 

 Токсичный и «бесполезный» сероводород, не нашедший практического 
применения в жизнедеятельности человека, оказался той самой субстанцией, 
которая лежит в основе созданного природой процесса хемосинтеза 
органического вещества из СО2, заложившего фундамент биологической жизни на 
Земле. В отличие от химического аналога – воды, являющейся первоосновой 
существования биологических организмов, H2S   является поставщиком водорода 
и энергии для процессов жизнеобеспечения этих организмов. Эта исключительно 
важная роль сероводорода обусловлена, по-видимому,  уникальным свойством 

этой молекулы – стандартная энтальпия образования (fH
o
298= − 4.82 ккал/моль) 

является наименьшей среди всех известных потенциальных источников 
водорода, что означает минимальные энергозатраты при расщеплении молекулы. 
Движущей силой процессов разложения сероводорода в природе является 
образование конечных продуктов в основном электронном состоянии (т.е. 
обладающими минимальной свободной энергией) – синглетный водород, твердая 
сера и двухатомная молекула серы в основном триплетном состоянии. В то же 
время, ежегодный прирост объемов сероводорода исчисляется сотнями 
миллионов тонн за счет деятельности анаэробных сульфатвосстанавливающих 
бактерий, что обеспечивает непрерывный круговорот сероводорода в природе.  

В настоящее время нам известен единственный способ получения 
двухатомной газообразной  серы в основном триплетном состоянии, стабильной 
молекулы, существующей при нормальных условиях неопределенно долгое 
время, путем низкотемпературного каталитического разложения сероводорода. 
Однако в живой природе это вещество синтезируется уже миллионы лет с 
участием ферментов серобактерий. Эти выводы существования триплетной серы 
базируются на наших экспериментальных, но косвенных доказательствах, а также 
на анализе многочисленных весьма противоречивых литературных данных. Для 
получения прямых доказательств наших выводов и предположений требуется 
постановка систематических целенаправленных экспериментальных и 
теоретических исследований. Поэтому основную цель этого обзора будем считать  
достигнутой, если сформулированные вопросы вызовут интерес у читателей для 



постановки исследований в этой новой и весьма привлекательной области химии 
сероводорода и серы.  

 Особый интерес представляют стандартные термодинамические 

параметры основного триплетного состояния двухатомной серы {(S2) X 3


-
g}, 

которая в настоящее время может быть получена только (?) при 
низкотемпературном каталитическом разложении сероводорода. Приведенная в 
справочниках стандартная энтальпия образования двухатомной серы относится к 

возбужденному синглетному состоянию  {(S2) a 1
g} этой молекулы. Однако, 

исходя из аналогии с молекулярным кислородом (табл. 1), стандартная энтальпия 
образования триплетной серы должна быть  также приравнена нулю, как и для 
всех двухатомных газов:  

fH
о
298 (S2 X 3-

g ) = 0 

В то же время, общепринятой термодинамической точкой отсчета является 

твердая орторомбическая -сера. Для разрешения этой весьма непростой 

конфликтной ситуации следует сравнить полную энергию твердой -серы с 
полной энергией 4-х молекул двухатомной триплетной серы. В Институте катализа  
были сделаны попытки рассчитать полную энергию циклооктасеры доступными 
квантово-химическими методами, однако пока безуспешно из-за сложности 
расчетов. Поэтому этот вопрос остается открытым. 
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Табл. 1. Сопоставление энергии возбуждения трех наиболее достоверно 

изученных низко лежащих молекулярных орбиталей S2 молекулы с молекулой 

кислорода О2 (в см-1) [19]. 

Te – энергия электронного терма 

Терм  Te* O2  Te* S2  

c 1-
u  33 057 20 203  

b 1+
g  13 195 7 981  

a 1g  7 923 4 395  

X 3-
g  0  0  

 

 

Табл. 3. Энергии разрыва химической связи (ккал/моль) при 0 К и 298 К [30].  

 

Реакция диссоциации 
связи  

Do D298 

S2  S + S 98,5 99.8 

H2  H + H 103.3 104.2 

H2S  HS + H 90.7 92.0 

SH  S + H 81.4 82.3 

 

 



Табл. 2. Расчет DFT термодинамических параметров каталитического цикла разложения сероводорода на сульфидных 
катализаторах при комнатной температуре [8,9].  

M = Co3+ или Ni4+ - ионы атома металла в d6 электронной конфигурации, которые являются активными центрами в составе 
активного компонента сульфидных катализаторов гидрообессеривания [23].  

 
 

Стадия Реакция H298, 
ккал/моль 

S298, 
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 – 0.8 

2 Диссоциативная хемосорбция 

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

–  28.7 – 37.8 – 11.3 – 17.4 

3 Удаление первой молекулы водорода  

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

H2
(газ)  

– 28.9 – 59.7 – 17.8 – 11.0 

4 Удаление второй молекулы водорода  

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

 

+ 25.5 + 35.9 + 10.7 + 14.7 

5 Рекомбинация  

2 M – (-S2)(адс)  2 M + ¼ S8(адс)  

– 19.6 – 29.0 – 8.6 – 10.9 

Б
рутто 

 Каталитическая реакция 

2 H2S
(газ)     катализатор            2 H2

(газ)  + ¼ S8(адс)  

– 23.0 – 53.2 – 15.9 – 7.2 

      

Г
аз. 

фаза 

 2 H2S
(газ)  2 H2

(газ) + ¼ S8(тв)  + 15.8 – 10.3  + 18.9 

 
 

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



 

 

 

 

 

Рис. 1. Разложение сероводорода на водород и элементарную серу 

 

 

 

 

H2S 

1H2 + 1S2
(газ)  

(H2S2)адс + H2  H2 
+  S8

(твердая)  
H2* + 

{3S2}
глобулы 

1H2 + 3S2 
(газ) 

Металлические 

катализаторы, 25
о
С 

Сульфидные 

катализаторы, 25
о
С 

Термическая диссоциация,  

Т  1000 
о
С 

 

Металлические катализаторы в 

воде, серобактерии, 25
о
С 


