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ОДНОЗАРЯДНI IОНИ I РУХЛИВIСТЬ
МОЛЕКУЛ В МУРАШИНIЙ КИСЛОТI ПРИ 298,15 KУДК 538.931

Коефiцiєнт дифузiї (𝐷0
𝑖 ) i довжину дифузiйного змiщення (𝑑) 16 однозарядних iонiв

H+, Li+, Na+, K+, NH+
4 , Me4𝑁+, Et4𝑁+, Pr4𝑁+, Bu4𝑁

+, Pent4𝑁+, Cl−, Br−, I−, ClO−
4 ,

BPh−
4 , HCOO− розраховано з лiтературних даних щодо їх граничної молярної електри-

чної провiдностi при 298,15 К у мурашинiй кислотi. На пiдставi обґрунтованого нами
параметра ((𝑑 − 𝑟𝑖), де 𝑟𝑖 – радiус iона) визначено негативну (при (𝑑 − 𝑟𝑖) < 0) або
позитивну ((𝑑− 𝑟𝑖) > 0) сольватацiю йонiв. Бiльшiсть йонiв (крiм H+ i HCOO−) соль-
ватованi позитивно. Негативна сольватацiя формiат-iона, на вiдмiну вiд iнших йонiв,
зумовлена переважаючою мiжмолекулярною взаємодiєю над iон-молекулярною. Для
протона негативна сольватацiя викликана прототропним механiзмом його переносу.
К люч о в i с л о в а: мурашина кислота, однозаряднi iони, дифузiя, електрична провiд-
нiсть, ближня сольватацiя, негативна сольватацiя.

1. Вступ

Робота є продовженням систематичних дослiд-
жень впливу однозарядних iонiв на трансляцiйну
рухомiсть найближчих молекул розчинникiв, що
мають рiзну природу та фiзико-хiмiчнi параметри
(густина, в’язкiсть, дiелектрична проникнiсть та
iншi): води [1], важкої води [2], етиленглiколю [3–
5], насичених спиртiв [6], амiдiв [7]. Основним нау-
ковим здобутком цих дослiджень було не тiльки
встановлення факту довжини вiдхилення транс-
ляцiйного руху iонiв у цих розчинниках вiд зако-
ну Стокса–Ейнштейна (ЗСЕ), а й запропонування
i математичне обґрунтування у ролi мiри впливу
iона на найближче оточення молекул розчинника
параметра (𝑑 − 𝑟𝑖), у якому 𝑑 – довжина транс-
ляцiйного змiщення iона, 𝑟𝑖 – його структурний
радiус.

Як вiдомо, опис рухливостi iонiв у розчинах на
пiдставi ЗСЕ пов’язаний iз значним впливом в’яз-
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костi середовища. I хоч рухомiсть iонiв розгляда-
ється як рух твердої сфери у в’язкому середовищi
(континуумi), тобто наближеною, ця модель мо-
же призводити до правильних висновкiв. Вiдпо-
вiдно до запропонованого нами критерiю, закон
Стокса–Ейнштейна виконується, якщо (𝑑 − 𝑟𝑖) =
0, тобто при повнiй вiдсутностi сольватацiї. При
цьому на iон дiє сила, що гальмує його рух, зу-
мовлена в’язкiстю розчинника, а довжина транс-
ляцiйного змiщення iона дорiвнює його радiусу
𝑑 = 𝑟𝑖.

Внаслiдок встановлення нами у попереднiх ро-
ботах [1–7] факту невиконання закону Стокса–
Ейнштейна у бiльшостi випадкiв ((𝑑 − 𝑟𝑖) > 0 або
(𝑑 − 𝑟𝑖) < 0), параметр (𝑑 − 𝑟𝑖) розглядали не як
товщину сольватної оболонки [8], а як мiру вiд-
хилення вiд цього закону. Крiм того, враховую-
чи критичний пiдхiд, зроблений автором роботи
[8] щодо фiзичного сенсу радiуса Стокса, конце-
пцiя останнього була замiнена нами на довжину
трансляцiйного змiщення iона 𝑑 [3]. До речi, у ро-
ботi [9] вiдношення 𝑑/𝜏 розглянуто як середню
швидкiсть, а величина 𝑑 є середньою довжиною
змiщення або стрибка iона в дифузiйному режимi
за час 𝜏 .

Математичне обґрунтування вибору рiзницi (𝑑−
− 𝑟𝑖) як мiри ближньої сольватацiї iона було прове-
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дено у роботi [4] з використанням коефiцiєнта тер-
тя (КТ). Його величина не залежить [9] вiд приро-
ди сили, що дiє на частинку. Вiдповiдно до робiт
[10, 11], загальний КТ 𝜁 можна представити як су-
му складових:

𝜁 = 𝜁at + 𝜁𝜈 , (1)

де 𝜁at – атракцiонний коефiцiєнт тертя, 𝜁𝜈 =
= 𝑓𝑟𝑖𝜂0 – в’язкiсний коефiцiєнт тертя.

Виразимо загальний КТ через коефiцiєнт дифу-
зiї iона:

𝜁 =
𝑘𝑇

𝐷0
𝑖

= 𝑓𝑑𝜂0. (2)

З урахуванням (2) перепишемо рiвняння (1) у
виглядi:

𝜁at = 𝜁 − 𝑓𝑟𝑖 𝜂0 =
𝑘𝑇

𝐷0
𝑖

− 𝑓𝑟𝑖𝜂0. (3)

Замiнивши в рiвняннi (3) 𝑘𝑇
𝐷0

𝑖
еквiвалентною ве-

личиною 𝑓𝑑𝜂0, напишемо його як:

𝜁at = 𝑓𝑑𝜂0 − 𝑓𝑟𝑖 𝜂0 = 𝑓𝜂0
(︀
𝑑− 𝑟𝑖

)︀
. (4)

Таким чином, параметр
(︀
𝑑− 𝑟𝑖

)︀
випливає з рi-

зницi мiж загальним та в’язкiсним коефiцiєнтами
тертя, якi вiдповiдно характеризуються величина-
ми 𝑑 та 𝑟𝑖.

У коефiцiєнтi 𝜁at (КАТ) мiститься вся iнформа-
цiя щодо впливу iона на рухливiсть найближчих
до нього молекул розчинника, крiм тiєї, що вра-
ховується законом Стокса–Ейнштейна. Цей закон
буде виконуватися при 𝑑 = 𝑟𝑖, або (𝑑 − 𝑟𝑖) = 0.
Рiзний знак вiдхилення рiзницi вiд нуля дозволив
роздiлити iони на розрушувачi структури (хаотро-
пи) (𝑑 − 𝑟𝑖) < 0 i її укрiплювачi (космотропи)
(𝑑− 𝑟𝑖) > 0.

У роботi [6] були визначенi i складовi самого
КАТ:

𝜁at = 𝜁IM
at + 𝜁MM

at . (5)

Оцiнку складової КАТ 𝜁MM
at проводили за рiвня-

нням [6]:

𝜁MM
at =

Δ𝐺*
MM

𝐷S𝑁A
, (6)

де 𝐷S – коефiцiєнт самодифузiї розчинника,
Δ𝐺*

MM – змiна енергiї Гiббса короткодiючої взає-
модiї молекул розчинника, якi знаходились побли-
зу iонiв, зi своїми сусiдами при перенесеннi на де-
яку вiдстань вiд iона, 𝑁A – число Авогадро.

Серед найбiльш важливих результатiв аналiзу
складових коефiцiєнта атракцiйного тертя було
встановлення [6] їх протилежних знакiв (𝜁IM

at > 0,
𝜁MM
at < 0) для однозарядних iонiв у водi i н-

спиртах. Мiжмолекулярна складова КАТ 𝜁MM
at має

вiд’ємне значення незалежно вiд типу сольватацiї
iона i вiд розчинника. Протилежнi знаки складо-
вих 𝜁at певно вiдповiдають рiзним за знаком енер-
гетичним ефектам процесiв обмiну молекулами во-
ди мiж первинною сольватною оболонкою (ПСО)
iонiв i асоцiатами чистої води.

Саме з таких позицiй у попередньому дослiд-
женнi [12] розглянуто вплив однозарядних iонiв на
мурашину кислоту i подiл їх на хаотропи та космо-
тропи. У данiй роботi, на вiдмiну вiд попередньої
[12], бiльш детально вивчена поведiнка однозаря-
дних iонiв у розчинах мурашиної кислоти. Мура-
шина кислота – цiкава речовина у фiзичному, хiмi-
чному i бiологiчному аспектах. Вона використову-
ється як розчинник багатьох органiчних i неорганi-
чних речовин, маючи достатньо високу дiелектри-
чну проникнiсть (𝜀 = 57,0 при 293,15 K). Ця най-
простiша з карбонових кислот є моделлю для не-
перервних фундаментальних експериментальних i
теоретичних дослiджень внаслiдок багатьох сфер
її застосування. Вона знову привернула до себе
iнтерес як потенцiйний матерiал для зберiгання
водню [13], при моделюваннi процесу утворення
атмосферних аерозолiв та їх нуклеацiї, якi iстотно
впливають на змiну клiмату та якостi повiтря [14]
та в iнших теоретичних аспектах, що будуть роз-
глянутi нижче.

2. Розрахункова частина

Нами за лiтературними даними [15, 16] з грани-
чної молярної електричної провiдностi 𝜆0 16 одно-
зарядних iонiв H+, Li+, Na+, K+, NH+

4 , Me4N+,
Et4N+, Pr4N+, Bu4N+, Pent4N+, Cl−, Br−, I−,
ClO−

4 , HCOO−, BPh−
4 в мурашинiй кислотi роз-

раховано коефiцiєнт дифузiї 𝐷0
𝑖 цих iонiв при

298,15 K за рiвнянням Нернста–Ейнштейна:

𝐷0
𝑖 =

𝑅𝑇

|𝑧𝑖|𝐹 2
𝜆0. (7)
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Характеристики однозарядних iонiв
в мурашинiй кислотi при 298,15 К (𝜁MM

at = −46,355 · 1012, кг · с−1)

Iон 𝑟𝑖 · 1010, м 𝜆0
𝑖 · 104, 𝐷0

𝑖 ,
𝑑 · 1010, м (𝑑− 𝑟𝑖) · 1010, м 𝜁at ·1012, 𝜁IM

at ·1012,
см · м2/моль м2 · с−1 кг · с−1 кг · с−1

H+ 2,47 79,8 2,125 0,95 –1,53 –3,117 43,238
Li+ 0,69 19,5 0,519 3,89 3,20 6,518 52,873
Na+ 1,02 21,0 0,559 3,62 2,60 5,296 51,651
K+ 1,38 24,0 0,639 3,17 1,79 3,646 50,001
NH+

4 1,48 27,1 0,722 2,81 1,33 2,709 49,064
Me4N+ 2,80 23,2 0,618 3,27 0,47 0,957 47,312
Et4N+ 3,37 19,2 0,511 3,95 0,58 1,181 47,536
Pr4N+ 3,79 14,6 0,389 5,20 1,41 2,872 49,227
Bu4N+ 4,13 13,8 0,367 5,50 1,37 2,791 49,146
Pent4N+ 4,43 11,4 0,304 6,66 2,23 4,543 50,898
Cl− 1,81 26,4 0,703 2,88 1,07 2,180 48,535
Br− 1,96 28,2 0,751 2,69 0,73 1,487 47,842
I− 2,20 32,9 0,875 2,31 0,11 0,224 46,579
ClO−

4 2,40 29,2 0,778 2,60 0,19 0,387 46,742
HCOO− 2,04 50,0 1,339 1,52 –0,53 –1,080 45,275
BPh−

4 4,21 12,3 0,328 6,17 1,96 3,993 50,348

За даними 𝐷0
𝑖 iонiв та в’язкостi чистого розчин-

ника (𝜂0) [16] обчислена довжина трансляцiйного
змiщення iонiв 𝑑 за рiвнянням Стокса–Ейнштейна:

𝑑 =
𝑘𝑇

𝑓𝐷0
𝑖 𝜂0

. (8)

У рiвняннях (7) i (8) 𝑇 – температура, K; 𝑅 – унi-
версальна газова стала; 𝑘 – стала Больцмана, 𝑧𝑖 –
заряд iона, 𝐹 – стала Фарадея. Множник 𝑓 при-
ймали рiвним 6𝜋 для умови “прилипання” i рiвним
4𝜋 для умови “ковзання”. Результати розрахункiв
величин 𝐷0

𝑖 i 𝑑 iонiв наведенi у таблицi. Там також
наведенi структурнi радiуси iонiв [17].

На пiдставi проведеного аналiзу результатiв роз-
рахункiв величин 𝐷0

𝑖 , 𝑑 та (𝑑 − 𝑟𝑖) для дослiдже-
них iонiв в мурашинiй кислотi (див. таблицю) були
встановленi такi закономiрностi:

1. Величини 𝐷0
𝑖 i 𝑑 залежать вiд структурного

радiуса iона та вiд знака його заряду. Зi збiльшен-
ням радiуса в рядах однотипних iонiв:

a) Li+–Na+–K+–NH+
4 : зростає 𝐷0

𝑖 та зменшує-
ться 𝑑;

б) NH+
4 –Me4N+–Et4N+–Pr4N+–Bu4N+–Рent4N+:

зменшується 𝐷0
𝑖 та збiльшується 𝑑;

в) Cl−–Br−–I−: збiльшується 𝐷0
𝑖 , зменшується 𝑑.

Подiбнi залежностi змiни величини 𝐷0
𝑖 i 𝑑 для

вказаних вище iонiв були встановленi нами в по-

переднiх роботах [1–5]: збiльшення 𝐷0
𝑖 i зменше-

ння 𝑑 в рядах катiонiв (a) i анiонiв (c) з ростом
𝑟𝑖 свiдчить про електростатичну природу сольва-
тацiї. У iонiв ТАА (ряд (b)) неелектростатична
природа сольватацiї, тобто зумовлена переважно
неелектростатичним характером мiжчастинкових
взаємодiй, що вiдбуваються у розчинi [3, 4].

2. Закон Стокса–Ейнштейна не виконується нi
для гiдродинамiчної умови прилипання (6𝜋), нi
для умови ковзання (4𝜋).

3. Усi дослiдженi iони в мурашинiй кислотi (крiм
H+ i HCOO− ) є космотропами.

3. Обговорення результатiв

Мурашина кислота вiдноситься до розчинникiв,
здатних до сольватацiї i катiонiв, i анiонiв. Осо-
бливостi електронної структури її молекул розгля-
нутi у роботах [13, 14, 18–20]. Ця кислота iснує
переважно у виглядi димерiв як у газуватiй, так
i рiдкiй фазах (рис. 1). Цi димери руйнуються
у сильно розведених розчинах або при високих
температурах. У роботi [18] зазначається, що в
рiдкiй мурашинiй кислотi воднево-пов’язанi кла-
стери в основному складаються з коротких лiнiй-
них розгалужених ланцюжкiв. Мономернi молеку-
ли метанової кислоти iснують у виглядi цис- та

608 ISSN 0372-400X. Укр. фiз. журн. 2025. Т. 70, № 9



Однозаряднi iони i рухливiсть молекул

транс-iзомерiв, серед яких бiльш стiйкими є транс-
конформери [18].

Мурашина кислота може утворювати чотири рi-
знi типи водневих зв’язкiв [20] (рис. 2). У ролi до-
норiв i акцепторiв протона беруть участь як гiдро-
ксильна, так i карбонiльна групи Оскiльки атоми
кисню у гiдроксильнiй i у карбонiльнiй групах ма-
ють по двi неподiленi пари електронiв, вони мо-
жуть утворювати по два акцепторних H-зв’язкiв,
це у пiдсумку дає шiсть H-зв’язкiв. Наймiцнiши-
ми є донорний H-зв’язок, утворюваний гiдрокси-
лом (O–H), i акцепторнi H-зв’язки, у яких беруть
участь гiдроксильна та карбонiльна групи.

Як було вказано вище, усi вивченi iони, крiм H+

i HCOO−, є упорядниками структури розчинника
(космотропами). Здатнiсть катiонiв (крiм Н+) про-
являти укрiплення структури мурашиної кислоти
можна пояснити наявнiстю в її молекулi карбо-
нiльного атома O з високою електронною густи-
ною [20], через який молекули розчинника коорди-
нують катiони. Анiони як донори електронних пар
напевно можуть координуватися кислотним про-
тоном мурашиної кислоти, яка характеризується
дещо меншою спорiдненнiстю до протона, чим iн-
шi гiдроксилвмiснi розчинники, наприклад, вода,
насиченi спирти.

Для бiльш детального розглядання особливо-
стей ближньої сольватацiї iонiв нами з використа-
нням рiвнянь (5) i (6) розрахованi складовi загаль-
ного коефiцiєнта атракцiйного тертя 𝜁at, якi урахо-
вують мiжмолекулярну (𝜁MM

at ) та iон-молекулярнi
(𝜁IM

at ) взаємодiї. Необхiднi для розрахунку зна-
чень цих складових КАТ, наведених у таблицi,
взятi iз робiт [15, 18]. Знак КАТ (див. таблицю)
згiдно з рiвнянням (5) визначається знаком пе-
реважаючої складової i спiвпадає зi знаком па-
раметра (𝑑 − 𝑟𝑖), тобто вказує на тип ближньої
сольватацiї. Якщо 𝜁at < 0 – спостерiгається не-
гативна сольватацiя, тобто зв’язки iон-молекула
слабкiше мiжмолекулярних зв’язкiв: 𝜁IM

at < 𝜁MM
at .

Навпаки, при позитивнiй сольватацiї переважають
iон-молекулярнi взаємодiї над мiжмолекулярними:
𝜁IM
at > 𝜁MM

at . Крiм того, величина 𝜁at опосередкова-
но вказує на посилення або послаблення координу-
ючої сили розчинника на окремий iон. Чим бiль-
шим у алгебраїчному сенсi є значення КАТ, тим
у бiльшiй мiрi виявляється схильнiсть до утворе-
ння iон-молекулярних асоцiатiв, що укрiплюють i
модифiкують структуру розчинника.

Рис. 1. Димер мурашиної кислоти

Рис. 2. Типи водневих зв’язкiв у мурашинiй кислотi. Най-
мiцнiшi Н-зв’язки позначенi товстими лiнiями [20]

Протилежнi знаки внескiв вiд складових 𝜁MM
at <

< 0 i 𝜁IM
at > 0 в КАТ пов’язанi з рiзними за зна-

ком енергетичними ефектами протiкання проце-
сiв обмiну молекулами розчинника мiж первин-
ною сольватною оболонкою (ПСО) iона i в чи-
стому розчиннику. Вихiд молекули розчинника з
ПСО вимагає деякої витрати енергiї, що призво-
дить до уповiльнення її дифузiї i до позитивно-
го внеску у КАТ. З iншого боку, уповiльнення
дифузiї молекули розчинника з ПСО компенсує-
ться взаємодiєю її з молекулами розчинника у його
об’ємi.

При позитивнiй сольватацiї для виходу з первин-
ної сольватної оболонки iона молекулi розчинника
необхiдно подолати потенцiальний бар’єр, величи-
на якого тим бiльша, чим вище впорядкованiсть
молекул у розчинi порiвняно з чистим розчинни-
ком, тобто 𝜁at > 0 при 𝜁MM

at < 0, 𝜁IM
at >

⃒⃒
𝜁MM
at

⃒⃒
, 𝜁at =

= 𝜁MM
at + 𝜁IM

at > 0. Якщо ж iон сольватований нега-
тивно (𝜁at < 0), то величина потенцiального бар’є-
ра менша, нiж у чистому розчиннику: 𝜁at < 0 при
𝜁MM
at < 0, 𝜁IM

at <
⃒⃒
𝜁MM
at

⃒⃒
, 𝜁at = 𝜁MM

at + 𝜁IM
at < 0. Iна-

кше кажучи, позитивна сольватованiсть iона ха-
рактеризується переважним впливом абсолютних
значень складової, що з десольватацiєю (𝜁IM

at >
>

⃒⃒
𝜁MM
at

⃒⃒
). У разi негативної сольватованостi, нав-

паки, переважним буде внесок вiд
⃒⃒
𝜁MM
at

⃒⃒
, що свiд-

чить про посилення зв’язку мiж молекулою роз-
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чинника, що вийшла з сольватної оболонки iона i
молекулою в його об’ємi (

⃒⃒
𝜁MM
at

⃒⃒
> 𝜁IM

at [3].
Зменшення 𝑑 i вiдповiдно (𝑑 − 𝑟𝑖) та 𝜁at (див.

таблицю) зi зростанням радiуса катiона лужного
металу є результатом послаблення його координу-
ючої сили внаслiдок зменшення густини заряду iо-
нiв у ряду Li+–Na+–K+.

Катiон амонiю NH+
4 має найбiльшу електричну

провiднiсть (𝜆0) i найменшу довжину дифузiйного
змiщення (𝑑) серед катiонiв лужних металiв i iонiв
ТАА (див. таблицю). Але за координацiйною зда-
тнiстю цей iон вiдрiзняється вiд катiонiв лужних
металiв i наближається до ТАА iонiв.

Промiжну позицiю мiж катiонами лужних мета-
лiв i iонами ТАА займає iон амонiю. З одного бо-
ку, iон NH+

4 має бiльший радiус i меншi значення 𝑑,
(𝑑−𝑟𝑖) та 𝜁at. З другого боку, цей iон вiдрiзняється
iншим типом координацiї у порiвняннi з катiонами
Li+–Na+ i –K+.

Координацiя iона NH+
4 молекулами НСООН мо-

жливо, на наш погляд, вiдбувається за рахунок H-
зв’язку мiж атомом Н iона NH+

4 i карбонiльним
атомом О розчинника. Це призводить до утворе-
ння катiоном NH+

4 кiнетично стабiльного компле-
ксу, що дифундує як єдине цiле.

Аполярнi групи iонiв ТАА (а також BPh−
4 ) не

здатнi сильно взаємодiяти з молекулами мураши-
ної кислоти i утворюють клатратнi структури, якi
надають гальмуючий вплив на їхню дифузiю. Це
призводить до збiльшення 𝑑,

(︀
𝑑− 𝑟𝑖

)︀
та 𝜁at а, отже,

i до посилення їх позитивної сольватованостi. Та-
ким чином, у даному випадку ближня сольватацiя
iонiв ТАА i BPh−

4 є не результатом сильної iон-
молекулярної (I-М) взаємодiї, а результатом вза-
ємодiї мiж молекулами розчинника, що оточують
аполярнi групи iонiв ТАА та BPh−

4 . Внаслiдок цьо-
го посилюється взаємодiя мiж молекулами розчин-
ника у первиннiй сольватнiй оболонцi i утворюю-
ться бiльш мiцнi зв’язкiв мiж ними у порiвняннi iз
зв’язками у чистому розчиннику.

Галогенiд-iони та перхлорат-iон координуються
гiдрогеном гiдроксильної групи. На вiдмiну вiд
BPh−

4 цi iони мають бiльшу густину заряду, ви-
являючи переважаючу електростатичну природу
сольватацiї. У рядi Cl−–Br−–I− послiдовно зро-
стає радiус анiона, що призводить до ослаблен-
ня у цьому рядi взаємодiї iон-молекула розчин-
ника, тобто ближньої сольватацiї. Це вiдбиває-
ться i на значеннях 𝜁IM

at цих iонiв, якi зменшую-

ться при переходi вiд Cl− до I−, тобто найбiль-
ше його значення буде у хлорид-iона. Саме цей iон
утворюватиме найбiльш мiцний зв’язок з молеку-
лою розчинника. При цьому зi зростанням радiу-
са анiона трансляцiйний рух молекул розчинника
зростатиме.

Анiон HCOO− сольватований негативно. Нега-
тивне значення 𝜁at – умовна величина, що характе-
ризує мiру руйнування мiжмолекулярних зв’язкiв
у розчиннику пiд впливом iона [3]. Фiзично це вiд-
повiдає посиленню пiд його впливом трансляцiйно-
го руху молекул розчинника, зростанню частоти
обмiну найближчих до iона молекул розчинника
на молекули останнього в об’ємi, що призводить
до зниження локальної в’язкостi в порiвняннi з
макроскопiчною величиною, що враховується при
обчисленнi коефiцiєнта в’язкостi тертя (рiвняння
(1)) [3]. Як вiдомо [13, 18], формiат-iон є стiйким
у виглядi кластерного диформiатогiдрогенат-iона
HCOOH···OOCH−, що утворюється при взаємодiї
молекули HCOOH i її анiона. Останнiй належить
не до жорстких систем. Напевно цим i можна по-
яснити аномально високу рухливiсть iона HCOO−

у HCOOH. Отже рухливостi iона HCOO− у мура-
шинiй кислотi сприяє слабка взаємодiя з молеку-
лою розчинника, тобто слабка сольватацiя. Внаслi-
док цього рухливiсть формiат-iона незначно галь-
мується розчинником. Причиною ж слабкої соль-
ватацiї формiат-iона є бiльш сильна взаємодiя мiж
молекулами розчинника. Це пiдтверджується як
аномально високою його рухливiстю в безводнiй
мурашинiй кислотi, так i негативним значенням 𝜁at
цього iона (див. таблицю).

Рухливiсть та сольватацiя iонiв – два взаємопо-
в’язанi процеси, якi значною мiрою залежать вiд
молекулярної структури розчинника.

Протонована мурашина кислота має два та-
утомери: H–C(OH)+2 i H–CO–OH+

2 , з яких пер-
ший – карбонiл протонований – є бiльш ста-
бiльним. Другий таутомер у виглядi гiдроксиль-
ної протонованої форми має значно бiльшу (на
209 кДж/моль) енергiю активацiї [21]. Тому ми
вважаємо, що надлишковий протон переважно ко-
ординується карбонiльним атомом оксигену моле-
кули метанової кислоти за донорно-акцепторним
механiзмом.

Рухливiсть протону у мурашинiй кислотi (та-
блиця) є достатньо високою, меншою, нiж у водi i
метанолi, але перевищує його рухливiсть у етанолi
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[3]. Це дає пiдставу вважати, що як i у водi та на-
сичених спиртах перенос протону вiдбувається як
за гiдродинамiчним, так i прототропним (естафе-
тним) механiзмами [3]. До такого самого висновку
приходять i автори роботи [22].

Сутнiсть прототропного механiзму переносу
протона у гiдроксилвмiсних розчинниках, як по-
казано у нашiй роботi [3], полягає в тому, що пе-
редача протона вiд однiєї молекули розчинника до
iншої вiдбувається у об’ємi “вiльного розчинника”.
Молекули “вiльного розчинника” обмiнюються з
такими самими молекулами первинної сольватної
оболонки протона. Тобто вiдбувається пересольва-
тацiя негативно сольватованого карбонiл протоно-
ваного катiону H–C(OH)+2 . Як вказано вище, нега-
тивна сольватацiя передбачає збiльшення трансля-
цiйного руху молекул розчинника ПСО iона (про-
тону). Десольватацiя, що вiдбувається при пере-
сольватацiї, призводить до перебудови електронної
структури та системи хiмiчних зв’язкiв у кластерi
H–C(OH)+2 .

Вважаємо, що аномальне перенесення протона
є результатом ближньої сольватацiї, в реалiзацiї
якої ключова роль належить воднев’язаному роз-
чиннику. Пiд впливом протона в розчиннику лег-
ко розриваються та легко утворюються H-зв’язки.
Останнє зумовлює перегрупування станiв протона,
що динамiчно змiнюються.
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SINGLY CHARGED IONS
AND MOLECULAR MOBILITY
IN FORMIC ACID AT 298.15 K

The diffusion coefficients 𝐷0
𝑖 and the diffusion displacement

lengths 𝑑 have been calculated for 16 singly charged ions

H+, Li+, Na+, K+, NH+
4 , Me4N+, Et4N+, Pr4N+, Bu4N+,

Pent4N+, Cl−, Br−, I−, ClO−
4 , BPh−4 , and HCOO− from lit-

erature data on their limiting molar electrical conductivity at

298.15 K in formic acid. Based on the justified parameter 𝑑−𝑟𝑖,

where 𝑟𝑖 is the ion radius, the negative (at 𝑑− 𝑟𝑖 < 0) or pos-

itive (at 𝑑− 𝑟𝑖 > 0) solvation is determined for each ion. Most

ions, except H+ and HCOO−, are solvated positively. Unlike

other ions, the negative solvation of the formate ion occurs due

to the domination of intermolecular interactions over the ion-

molecule interactions. For a proton, the negative solvation is

caused by the prototropic transfer mechanism.

Ke yw o r d s: formic acid, singly charged ions, diffusion, electri-
cal conductivity, short-range solvation, negative solvation.
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