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1 Теоретические основы аналитической химии





Тема 1 Применение закона действующих масс 


в аналитической химии





Идеальные и реальные растворы


Коэффициент активности. Ионная сила раствора


Ионное произведение воды


Буферные растворы. Буферная емкость 





1. Идеальные и реальные растворы





Принципиальное отличие сильных электролитов от слабых состоит в том, что равновесие диссоциации сильных электролитов полностью смещено вправо: 


HCl ( H+ + Cl–


Каждый ион окружен оболочкой из ионов противоположного знака. В свою очередь, каждый из этих ионов сольватирован. Это окружение называется ионной атмосферой. Очевидно, что при электростатическом взаимодействии ионов противоположных знаков необходимо учитывать влияние ионной атмосферы. Эта ионная атмосфера оказывает тем более тормозящее действие движению катиона, чем выше концентрация электролита и чем больше заряд ионов. Электролит полностью диссоциирует, только в сравнительно разбавленных растворах (Cm= 0,01 моль/л), которые называют идеальными. В неидеальных (реальных) системах само понятие концентрации становится неоднозначным и должно заменяться активностью a:





   � EMBED Equation.3  ���,                                 (1.1)





где f – коэффициент активности;


      Cm – молярная концентрация, моль/л. 





Только при использовании величин активности закон сохранения масс строго выполняется для реальных растворов. Например, 


CH3COOH � INCLUDEPICTURE "http://www.alhimik.ru/pict1/image.gif" \* MERGEFORMATINET ���CH3COO– + H+





�EMBED Equation.3���





Константа диссоциации в этом случае называется термодинамической.





2. Коэффициент активности. Ионная сила раствора





	Коэффициент активности по Дебаю–Хюккелю зависит от температуры, диэлектрической проницаемости растворителя (А) и ионной силы (I); последняя служит мерой интенсивности электрического поля, создаваемого ионами в растворе. Для растворителя воды при 25(С  А= 0,512. Для данного электролита ионная сила выражается уравнением Дебая–Хюккеля:


                           � EMBED Equation.3  ���                             (1.2)


Ионную силу раствора вычисляют по формуле:


� EMBED Equation.3  ���,                                  (1.3)


где  z – заряд катиона или аниона.





3. Ионное произведение воды 





В воде всегда присутствует немного катионов водорода и гидроксид-ионов, которые образуются в результате обратимой диссоциации: 


H2O � INCLUDEPICTURE "http://www.alhimik.ru/pict1/image.gif" \* MERGEFORMATINET ���H+ + OH–





В 1 л чистой воды при комнатной температуре содержится 1.10-7 моль катионов водорода и 1.10-7 моль гидроксид-ионов. Тогда ионное произведение воды:





Кр[H2O] = Kw = [H+][ OH–] = 10-14              (1.4)





Поскольку оперировать числами такого порядка неудобно, для количественной характеристики кислотности среды используют так называемый водородный показатель рН или показатель активности ионов водорода РаН+:





                                    рН = -lg [H+]                                       (1.5)


                                    РаН+ = -lg аH+                                                             (1.6)


Для чистой воды при стандартных условиях рН = 7


при рН > 7 раствор щелочной;


при рН < 7 раствор кислый.





4. Буферные растворы. Буферная емкость





Буферные растворы – это растворы рН которых сохраняется практически постоянным при разбавлении или при добавлении небольших количеств сильной кислоты или сильного основания. 


Буферным действием обладают:


Система слабая кислота – ее соль с сильным основанием, а также сочетание кислой и средней солей слабых кислот или двух кислых солей. Примеры:





Система�
Область буферного действия�
�
CH3COOH/CH3COONa�
рH = 3,8 - 5,8�
�
H2CO3/NaHCO3�
pH = 5,4 - 7,4�
�
NaHCO3/Na2CO3�
рH= 9,3 - 11,3�
�
NaH2PO4/Na2HPO4�
рH= 6,2 - 8,2�
�



Система слабое основание – его соль с сильной кислотой:





Система�
Область буферного действия�
�
NH4ОH/NH4Cl  �
рH = 8,2 -10,2�
�



Ионы и молекулы амфолитов – аминокислотные и белковые системы. 


Буферная емкость измеряется количеством кислоты или щелочи (моль или ммоль эквивалентов), добавление которого к 1 л буферного раствора изменяет рН на единицу.





Формулы для расчета рН: 


для кислотного буфера  


                     � EMBED Equation.3  ���                       (1.7)


для основного буфера  


                    � EMBED Equation.3  ���                       (1.8)


где, pKкисл и pKосн – соответственно отрицательные десятичные логарифмы констант диссоциации слабой кислоты и слабого основания. 


Буферная емкость океана. Мировой океан обладает огромной буферной емкостью, потому что он является открытой системой. Основная буферная реакция – равновесие при диссоциации угольной кислоты:


H2CO3 (  H+ + HCO3-


При понижении кислотности происходит дополнительное поглощение углекислого газа из атмосферы с образованием кислоты:


CO2 + H2O (  H2CO3


При повышении кислотности происходит растворение карбонатных пород (раковины, меловые и известняковые отложения в океане); этим компенсируется убыль гидрокарбонатных ионов:





H+ + CO32- (  HCO3-


CaCO3(тв.) (  Ca2+ + CO32-





Твердые карбонаты переходят в растворимые гидрокарбонаты. Именно этот процесс химического растворения избыточного углекислого газа противодействует "парниковому эффекту" – глобальному потеплению из-за поглощения углекислым газом теплового излучения Земли. 





Практическая часть


Решение задач


Пример 1: Вычислить ионную силу 0,01М раствора хлорида калия.


Решение:


КCl ( К+ + Cl–  (сильный электролит)


[K+]=[Cl–]=0,1 моль/л 


I= ½ ((0,01(12  + 0,01(12) = 0,01


Ответ: 0,01.





Пример 2: Вычислить коэффициенты активности и активности ионов в 0,005М растворе хлорида цинка.


Решение:


1.Находим ионную силу раствора по формуле (1.3):


I= ½ (0,005(4+2(0,005(12) = 0,015





2.Вычислим коэффициенты активности данных ионов:


� EMBED Equation.3  ���


� EMBED Equation.3  ���


� EMBED Equation.3  ���


� EMBED Equation.3  ���





3. Найдем активность ионов:


� EMBED Equation.3  ���(моль/л)


� EMBED Equation.3  ���(моль/л)


Ответ: � EMBED Equation.3  ���; � EMBED Equation.3  ���;


� EMBED Equation.3  ���моль/л; � EMBED Equation.3  ��� моль/л





Пример 3: Вычислить Р аН+ 0,1н раствора НСl.


Решение:


1.Найдем ионную силу раствора:


I= ½ (0,1(12 + 0,1(12) = 0,1


2. Коэффициенты активности данных ионов найдем из справочной таблицы:


� EMBED Equation.3  ���


3. Найдем активность ионов водорода:


	аН+ = С(f = 0,1(0,84 = 0,084


4. Найдем показатель активности ионов водорода:


РаН+ = – lg аH+ = – lg 0,084 =1,08


Ответ: РаН+ = 1,08





Задачи для самостоятельного решения:


Чему равна ионная сила растворов а) 0,1 М КС1; б) 0,1 М K2SО4; в) 0,1 М MgSО4; г) 0,1 М А1С13? (ответ: а) 0,1; б) 0,3; в) 0,4; г) 0,6.)


Вычислить ионную силу 0,005М раствора нитрата бария (ответ: 0,015).


Вычислить ионную силу 0,002М раствора сульфата цинка (ответ: 0,008).


Вычислить ионную силу раствора, содержащего в 1л 0,005 моль нитрата меди и 0,001 моль сульфата алюминия (ответ: 0,03).


Вычислить активность ионов в растворе, содержащем в 1л 0,001 моль сульфата калия-алюминия (ответ: 9,0(10-4;  4,4(10-4; 1,34(10-3 моль/л).


Вычислить активность ионов водорода в растворе содержащем в 1л 0,1 моль уксусной кислоты и 0,2 моль ацетата натрия, если термодинамическая константа диссоциации уксусной кислоты 1,74(10-5 (ответ: 1,15(10-5 моль/л).


Вычислить pH ацетатного буферного раствора, в 5 литрах которого содержится 60 г уксусной кислоты (Кдис = 1,8 · 10–5) и 38,5 г ацетата аммония.


Вычислить рН 0,65 % раствора азотной кислоты ρ = 1,015 г/мл с учётом ионной силы раствора.


Вычислить рН 0,05% раствора  муравьиной кислоты (Кдис = 2 · 10-4).


К 90 мл 0,15н NH4CI прилили 100 г 2 % раствора NaOH (ρ = 1,030 г/мл).  Вычислить активность протонов водорода.


К 100 мл 0,11н раствора СH3COOH прилили 50 мл 0,1н NaOH. Вычислить активность протонов водорода.


Смешали 200мл 0,1н СH3COONa и 25 мл 0,5н HCI. Какое значение рН будет иметь полученный раствор? (Рассчитать с учётом ионной силы раствора).





Вопросы для самоконтроля:


Какие растворы называют реальными? Идеальными?


Что такое активность? Коэффициент активности? В каких случаях коэф�фициент активности можно считать равным единице?


Что показывает ионная сила раствора?


Для каких растворов некорректно использовать термин «концентрация»? 


От каких величин зависит активность какого-либо электролита? Приведите формулу для расчета ионной силы раствора.


Какие растворы называют буферными? Приведите примеры.


Каким образом буферные растворы поддерживают определенную рН среды при добавлении к ним сильных кислот и оснований? Приведите уравнения процессов.  


Что показывает буферная емкость раствора?


Какими формулами пользуются для расчета показателя активности водорода буферных растворов?


Приведите реакции, которые лежат в основе буферной системы мирового океана. 








Тема 2 Теория образования и растворения осадков





Произведение растворимости


Теория образования осадков. Правило произведения растворимости


Влияние различных факторов на образование осадков


Растворение осадков





1. Произведение растворимости


 	


Если к осадку труднорастворимой соли, например, AgCl и добавить дистиллированной воды, то ионы Ag+ и Cl-, испытывая притяжение со стороны окружающих диполей воды, постепенно отрываются от кристаллов и переходят в раствор. Сталкиваясь в растворе, ионы Ag+ и Cl- образуют молекулы AgCl и осаждаются на поверхности кристаллов. Таким образом, в системе происходят два взаимно противоположных процесса, что приводит к динамическому равновесию, когда в единицу времени в раствор переходит столько же ионов Ag+ и Cl-, сколько их осаждается. Накопление ионов Ag+ и Cl- в растворе прекращается, получается насыщенный раствор. Следовательно, мы будем рассматривать систему, в которой имеется осадок труднорастворимой соли в соприкосновении с насыщенным раствором этой соли. При этом происходят два взаимно противоположных процесса:


 1)     Переход ионов из осадка в раствор. Скорость этого процесса можно считать постоянной при неизменной температуре: V1 = K1;


2)     Осаждение ионов из раствора. Скорость этого процесса V2 зависит от концентрации ионов Ag+ и Cl–. По закону действия масс:


 	V2 = k2 ( [Ag+] ( [Cl-]


 Так как данная система находится в состоянии равновесия, то


V1 = V2


k2 = k1 ( [Ag+] ( [Cl-]


[Ag+] ( [Cl-] = k2 / k1 = const (при T = const)





Таким образом, произведение концентраций ионов в насыщенном растворе труднорастворимого электролита при постоянной температуре является постоянной величиной. Эта величина называется произведением растворимости (ПР).


 	В приведенном примере ПРAgCl = [Ag+]([Cl-]. В тех случаях, когда электролит содержит два или несколько одинаковых ионов, концентрация этих ионов, при вычислении произведения растворимости должна быть возведена в соответствующую степень. Например, ПР Ag2S = [Ag+]2 ( [S2-]; ПР PbI2 = [Pb2+] ( [I-]2





В общем случае выражение произведения растворимости для электролита AmBn: 





ПРAmBn = [A]m ( [B]n                        (1.9)





2. Правило произведения растворимости


	


Раствор какого-либо малорастворимого электролита становится насыщенным тогда, когда произведение концентраций (активностей) его ионов оказывается равным произведению растворимости при данной температуре: 


[Ag+] ( [Cl-] = ПР AgCl - насыщенный раствор


Если [Ag+] ( [Cl-] ( ПР AgCl , то раствор будет ненасыщенным и при данной температуре в нем можно растворить еще некоторое количество хлорида серебра. Если произведение растворимости «превышено» [Ag+] ( [Cl-] ( ПР AgCl, то раствор перенасыщен и образуется некоторое количество осадка хлорида серебра.


Следовательно, согласно правилу произведения растворимости осадок образуется в том случае, когда произведение концентраций (активностей) ионов малорастворимого электролита превысит величину его произведения растворимости при данной температуре. 


Когда ионное произведение станет равным величине ПР, выпадение осадка прекращается. Зная объем и концентрацию смешиваемых растворов, можно рассчитать, будет ли выпадать осадок образующейся соли.





3. Влияние различных факторов на образование осадков





Влияние концентрации растворов. Труднорастворимый электролит с достаточно большой величиной ПР нельзя осадить из разбавленных растворов. Например, осадок PbCl2 не будет выпадать при смешении равных объемов 0,1 M растворов Pb(NO3)2 и NaCl. При смешивании равных объемов концентрации каждого из веществ станут 0,1 / 2 = 0,05 M или 5(10-2 моль/л. Ионное произведение [Pb2+] ( [Cl1-]2 = 5(10-2 ( (5( 10-2)2 = 12,5(10-5. Полученная величина меньше ПР PbCl2, следовательно выпадения осадка не произойдет.


Влияние количества осадителя. Для возможно более полного осаждения употребляют избыток осадителя. Например, осаждаем соль BaCO3:  


BaCl2 + Na2CO3  BaCO3 + 2NaCl


После прибавления эквивалентного количества Na2CO3 в растворе остаются ионы Ba2+, концентрация которых обусловлена величиной ПР. Повышение концентрации ионов CO32-, вызванное прибавлением избытка осадителя (Na2CO3), повлечет за собой соответственное уменьшение концентрации ионов Ba2+ в растворе, т.е. увеличит полноту осаждения этого иона.


Влияние одноименного иона. Растворимость труднорастворимых электролитов понижается в присутствии других сильных электролитов, имеющих одноименные ионы. Если к ненасыщенному раствору BaSO4 понемногу прибавлять раствор Na2SO4, то ионное произведение, которое было сначала меньше ПР BaSO4 (1,1(10-10), постепенно достигнет ПР и превысит его, начнется выпадение осадка.


Влияние температуры. ПР является постоянной величиной при постоянной температуре. С увеличением температуры ПР возрастает, поэтому осаждение лучше проводить из охлажденных растворов.





4. Растворение осадков





Правило произведения растворимости важно для переведения труднорастворимых осадков в раствор. Предположим, что надо растворить осадок BaСO3. Раствор, соприкасающийся с этим осадком, насыщен относительно BaСO3. Это означает, что [Ba2+] ( [CO32-] = ПРBaCO3. Если добавить в раствор кислоту, то ионы H+ свяжут имеющиеся в растворе ионы CO32- в молекулы непрочной угольной кислоты:


2H+ + CO32-  H2CO3  H2O + CO2�


Вследствие этого резко снизится концентрация иона CO32-, ионное произведение станет меньше величины ПРBaCO3. Раствор окажется ненасыщенным относительно BaСO3 и часть осадка BaСO3 перейдет в раствор. При добавлении достаточного количества кислоты можно весь осадок перевести в раствор. Следовательно, растворение осадка начинается тогда, когда по какой-либо причине ионное произведение малорастворимого электролита становится меньше величины ПР. Для того, чтобы растворить осадок, в раствор вводят такой электролит, ионы которого могут образовывать малодиссоциированное соединение с одним из ионов труднорастворимого электролита. Этим объясняется и растворение труднорастворимых гидроксидов в кислотах. Например: 





Fe(OH)3 + 3HCl  FeCl3 + 3H2O


Ионы OH- связываются в малодиссоциированные молекулы H2O.





Практическая часть


Решение задач


Пример 1:  Растворимость CaCO3 равна 6,9 ( 10-3 г/л. Найти ПР CaCO3.


Решение:


Выразим растворимость в молях:


S (CaCO3)  / M(CaCO3)  = (6,9 (10-3)/100,09 = 6,9 ( 10-5 моль/л  


Так как каждая молекула CaCO3 дает при растворении по одному иону Ca2+ и CO32-, то 


[Ca2+] = [ CO32-] = 6,9 ( 10-5 моль/л,


следовательно, 


ПРCaCO3 = [Ca2+] ( [CO32-] = 6,9 ( 10–5 ( 6,9 ( 10-5 = 4,8 ( 10-9


Ответ: ПРCaCO3 = 4,8 ( 10-9





Пример 2: Произведение растворимости ПР PbSO4 = 2,2 ( 10 –8 г/л. Чему равна растворимость PbSO4?


Решение:


Обозначим растворимость PbSO4 через X моль/л. Перейдя в раствор, X молей PbSO4 образуют X ионов Pb2+ и X ионов SO42-, т.е.:


[Pb2+] = [SO42-] = X


ПР PbSO4 = [Pb2+] = [SO42-] = X ( X = X2


X = \ПР PbSO4 = \2,2 ( 10-8 = 1,5 ( 10-4 моль/л.


Чтобы перейти к растворимости, выраженной в г/л, найденную величину умножим на молекулярную массу, после чего получим:


 	1,5 ( 10-4 ( 303,2 = 4,5 ( 10-2 г/л.


 Ответ: 1,5 ( 10-4 моль/л или 4,5 ( 10-2 г/л.





Пример 3: Выпадает ли осадок при смешении равных объемов 0,2 M растворов Pb(NO3)2 и NaCl. (ПР PbCl2 = 2,4 ( 10-4).


Решение: При смешении объем раствора возрастает вдвое и концентрация каждого из веществ уменьшится вдвое, т.е. станет 0,1 M или 1,0 ( 10-1 моль/л. Таковы же будут концентрации Pb2+ и Cl-. Следовательно, 


[Pb2+]([Cl-]2 = 1 ( 10-1 ( (1 ( 10-1)2 = 1 ( 10-3. 


Полученная величина превышает ПР PbCl2 (2,4 ( 10-4), поэтому часть соли PbCl2 выпадает в осадок. 


Ответ: часть соли PbCl2 выпадает в осадок. 





Задачи для самостоятельного решения:


По растворимости PbSО4 и PbI2, равной соответственно 0,045 и 0,300 г/л, вычислить величины произведений растворимости этих солей. Почему менее растворимая соль имеет в данном случае большую величину произведения рас�творимости? (ответ: 2,2 ( 10–8 и 1,1 ( 10–9).


Исходя из величин произведений растворимости хлорида и бромида серебра, подсчитать разницу между количествами серебра, находящимися в 200 мл насыщенного раствора той и другой соли. (ответ: 0,00036г).


Во сколько раз растворимость СаС2О4 в 0,01 М растворе (NH4)2С2O4 меньше растворимости его в чистой воде? (ответ: без учета коэффициентов активности – в 200 раз; с учетом коэффициентов активности – в ~ 78 раз).


К 50 мл 0,02 М раствора СаСО3 прибавили 50 мл 0,03 М раствора K2SO4. Сколько Ca2+ останется при этом в растворе? (ответ: 0,041 г)


При каком значении рН достигается практически полное осаждение А1(ОН)3? (ответ: при рН 5,3).


Для осаждения серебра из 100 мл раствора, содержащего 0,3398 г AgNO3 израсходовано 17 мл 0,1 М раствора НС1. Вычислить количество серебра (в молях), оставшееся не осажденным. (ответ: около 3 ( 10–4 моль).


Как повлияет на растворимость СаС2О4 присутствие в растворе КС1 в концентрации 0,1 M. (ответ: увеличит растворимость в ~3 раза).


Растворимость CaSО4 равна 2 г/л. Насыщенный раствор сульфата каль�ция смешивают с равным объемом раствора оксалата аммония, содержащим 0,0248 г (NH4)2C2О4 в 1 л. Вычислить величину произведения концентраций Са2+ и С2О42- в момент смешивания растворов и установить, будет ли выпадать осадок Са С2О4. (ответ: [Са2+]( [С2О42-]=7,5(10-7; осадок образуется)


При каком значении рН достигается практически полное осаждение а) Си(ОН)2 и б) Cd(OH)2? (ответ: а) при рН 7,3; б) при рН 10,2).


Произведение растворимости PbI2 при 25˚ С равно 8·10–9. Вычислить растворимость этой соли в г/л.


Во сколько раз растворимость СаС2О4 в 0,01 М растворе (NH4)2С2O4 меньше растворимости его в чистой воде?





Вопросы для самоконтроля:





Сформулируйте основное правило произведения растворимости.


Исходя из правила произведения растворимости, сформулируйте усло�вия: а) образования осадка; б) растворения осадка.


При каком условии раствор СаСО3 является: а) ненасыщенным; б) на�сыщенным; в) пересыщенным? Как, не прибавляя к ненасыщенному раствору соль СаСО3, превратить его в насыщенный и в пересыщенный относительно СаСО3?


Какие факторы влияют на полноту осаждения (образования осадка)?


Чем объясняется влияние величины рН раствора на полноту осаждения малорастворимых электролитов? В каких случаях это влияние проявляется весьма сильно и в каких оно почти не сказывается?


Как влияет на образование осадка присутствие других сильных электролитов, имеющих одноименные ионы? Как это можно объяснить с точки зрения теории образования осадков. 


Какую цель преследуют, употребляя при осаждении избыток осадителя. Почему нельзя брать слишком большой избыток его?





Тема 3 Теоретические основы окислительно-восстановительных реакций, применяемых в аналитической химии





Электронная теория окислительно-восстановительных реакций


Стандартный водородный электрод. Гальванические элементы


Применение окислительно-восстановительных реакций в анализе


Направление окислительно-восстановительных реакций





1. Электронная теория окислительно-восстановительных реакций


Реакции, в которых происходит изменение степеней окисления атомов элементов, входящих в состав реагирующих соединений называются окислительно – восстановительными (ОВР). Атомы или ионы, которые в данной реакции присоединяют электроны являются окислителями, а которые отдают электроны – восстановителями.


Электронная теория реакций окисления-восста�новления была впервые предложена в 1914 г. Л. В. Писаржевским. Согласно ей, изменение степени окисления элементов и их ионов вызывается переходом электронов от одних атомов или ионов к другим. Передачу электронов можно осуществить двумя способами: хи�мическим и электрохимическим.


При химическом способе можно наблюдать лишь качественные изменения веществ, сопровождающиеся изменением окраски, выде�лением газообразных веществ или выпадением осадка.


В электрохимическом способе передача электронов происходит в результате работы гальванического элемента, в котором электро�ны восстановителя по проводнику переходят к окислителю и вы�зывают возникновение в системе электрического тока или электродвижущей силы (э.д.с.) гальванического элемента. Поэтому о химической активности от�дельных окислителей и восстановителей судят по величине э.д.с. гальванического элемента, построенного из нор�мального водородного электрода и электрода исследуемого окисли�теля или восстановителя.





2. Стандартный водородный электрод. Гальванические элементы


Стандартный водородный электрод состоит из квадратной пласти�ны платиновой фольги, на которой электролитически отложен слой платиновой черни. Последняя обладает свойством конденсировать на своей поверхности большие количества водорода, и потому та�кая фольга действует так, как если бы она состояла из чистого водорода, т. е. как водородный электрод. Водород, адсорбируясь на платиновом электроде, диссоциирует на атомы; последние, переходя в раствор, образуют ионы:


Н2( 2Н°(2Н+ + 2е





Этот процесс обратимый, поэтому на стандартном водородном электроде может протекать как процесс окислении водорода, так и восстановление ионов водород и молекулярный водород.


Соединив со стандартным водородным электродом (н-р, цинковым, медным и т.д.) какой-либо другой электрод, мы получаем гальванический элемент, электро�движущую силу которого легко измерить вольтметром или потен�циометром. Электрод представляет собой металл, погруженный в раст�вор его соли. Обнаружить и измерить потенциал на электроде непосредствен�но нельзя. Поэтому в физической химии условно принимают потен�циал стандартного водородного электрода равным нулю и с ним сравнивают потенциалы остальных электродов, изготовленных из разных металлов. Потенциал металла, опущенного в 1н раствор его соли, называется стандартным потенциалом.





�








Рис. 1. Схема цинково-водородного гальванического элемента.�



Рассмотрим схему цинково-водородного элемента.  Цинковый электрод представляет собой цин�ковую пластинку, погруженную в 1 н. раствор соли цинка ZnSO4, ZnCl2 и т. д.





Соединив водородный электрод с цинковым, получим в цепи элек�трический ток, напряжение кото�рого можно измерить милливольт�метром или потенциометром. По это�му образцу строятся гальваничес�кие элементы и для всех других окислителей и восстановителей.�
�
Величины стандартных потенциалов табулированы. Значения могут быть как отрицательными и положительными. Чем больше стандартный потенциал данной пары, тем более сильным окислителем является ее окисленная форма и тем более слабым восстановителем – восстановленная форма. Возрастание величин стандартных потенциалов соответствует увеличению силы окислителей и уменьшению силы восстановителей. Например, сильнейшим из всех окислителей является фтор, которому соответствует наибольшая величина Е° (+2,87 в). К числу весьма сильных окислителей при�надлежат также МпО4– в кислой среде (Е° = +1,51 в). 


Металлы, расположенные по алгебраически нарастающим зна�чениям нормальных потенциалов, образуют элек�трохимический ряд напряжений. Следовательно, электрохимичес�кий ряд напряжений металлов есть нечто иное, как ряд нормальных электродных потенциалов, определенных по отношению к потенциа�лу стандартного водородного электрода.





3. Применение окислительно-восстановительных реакций в анализе 


Окислительно-восстановительные реакции широко использу�ются в качественном анализе для определения ионов. Широкое применение окислительно-восстановительных реакций в качественном анализе обусловлено тем, что эти процессы часто сопровождаются заметным внешним эффектом — изменением окрас�ки раствора, появлением или исчезновением осадка, выделением газа и т. д. Например, катион Мn2+ открывается с помощью характерной для него реакции окисления до иона МnО4–, окрашенного и красно-фиолетовый цвет. 





Mn(NO3)2 +5 NaBiO3 +23HNO3 + = HMnO4 + 5 Bi(NO3)3 +10 NaNO3+ 11 H2O


Mn2+ + 4H2O – 4e = MnO4– + 7H+     1


BiO32- + 6H+  + 1e  = Bi3+ +3 H2O      4





Катион Сr3+ обнаруживается путем окисления его в анион СrО42–, имеющий желтую окраску, или в анион Сr2О72–, имеющий оранжевую окраску, или же в надхромовую кислоту Н2СrО6, имеющую интен�сивно-синюю окраску.





2 К3[Сr(ОН)6] + 3 H2O2 = 2 К2СrO4 + 8 H2O + 2 КОН


Сr(ОН)63- + 2 ОН- - 3e ( СrO42- + 4H2O      2


H2O2 + 2e ( 2 ОН-                                        3





Процесс образования хрома пероксида СrO5 или, что то же, соответствующих  ей надхромовых кислот (СrО62-,  (СrO6)22- ) протекает только через  бихромат-ионы  и  с  участием активного (двухзарядного) кислорода:





Сr2O42- + 3 О2- = 2 СrO5    


Сr2O72- + 5 О2- = 2 СrО62-   


Окислительно-восстановительные реакции применяются также для разделения ионов и перевода в раствор малорастворимых соединений. Например, при анализе катионов, для того чтобы отделить катионы хрома от катионов железа, марганца и некоторых других, их окисляют в щелочной среде перекисью водорода до анио�нов СrО42–, переходящих в раствор, в котором и открываются ионы хрома.





3. Направление окислительно-восстановительных реакций


Окислительно-восстановительные потенциалы позволяют коли�чественно судить об активности окислителя и восстановителя. Реакция окисления-восстановления протекает в заданном направ�лении в том случае, когда разность между окислительно-восста�новительными потенциалами окислителя и восстановителя будет величиной положительной, т. е.


Е = Е окисл. – Е восст. ( 0


При этом, чем больше разница потенциалов окислителя и вос�становителя, тем больше вероятность протекания данной реакции окисления-восстановления.





Практическая часть


Решение задач





Пример 1: Можно ли ион Сr3+ окислить в ион Сr2О72-, действуя ионом NО3–, чтобы последний перешел в NО?


Решение:


1. Находим по таблице величину окислительно-восстановитель�ного потенциала процесса восстановления NО3– в NО, протекающего по уравнению:


NО3– + 4Н+ + 3е = NО + 2Н2О


Ео NО3– / NO = + 0,96 в


2. Аналогично этому для процесса окисления иона Сг3+ в Сr2О72- находим:


2Сг3+ + 7Н2О = Сr2О72- + 14Н+ + 6е


Ео Сr2О72- / Сr3+ = + 1,33 в


Следовательно, ион Сr2О72- является более сильным окислителем, чем ион NО3–. Азотная кислота солей хрома (III) не окисляет, а дву�хромовая кислота окисляет окись азота в азотную кислоту.


Ответ: Нельзя.





Пример 2: Определить направление реакции между сульфидом свинца РbS  и разбавленной азотной кислотой, пользуясь величи�нами нормальных окислительно-восстановительных потенциалов.


Решение:


Окислителем в данном примере является азотная кислота. Ее восстановление в оксид азота может быть выражено схемой:


NО3–  + 4Н4+ + Зе = NО + 2Н2О


E0 NО3–/NO = + 0,96 в


Восстановителями могут быть ионы Рb2+ и ионы S2-. Для оки�сления ионов РЬ2+, протекающего по уравнению:


Рb2+  + 2Н2О – 2е = РbО2, + 4Н4+


и имеющего E0 РbО2 / Рb2+  =  +1,455 в, нужен окислитель с потен�циалом, большим +1,55 в. Окисление же ионов сульфида отражает уравнение:


S2- – 2е = S°


E0 S 2-/S° = – 0,48 в. 


Следовательно, азотная кислота будет легко окислять ионы S2- до S°, но не может окислять ионы Рb2+, так как окислительный потенциал РbО2, больше, чем потенциал азотной кислоты. Реакцию отражает урав�нение:   


           3 РbS + 8НNO3 = 3 S + 3Рb(NО3)2 + 2NО + 4 Н2О .


Ответ: Азотная кислота будет легко окислять ионы S2- до S0.


Задачи для самостоятельного решения:


В исследуемом растворе присутствуют ионы I–, Вг– и Сl– . В какой последовательности они будут реагировать с КМпО4, С12 и НNO2?


В каком направлении будет протекать реакция: К2SO3 + KMnO4 + H2SO4 ( K2SO4  + MnSO4 + H2O, если E0 (SO42- + 2H+/SO32- +H2O) = 0,22 В, E0 (MnO4- + 8H+/Mn2+ + 4H2O) = 1,51 В? Вычислите э.д.с. данной реакции.


В каком направлении будет протекать реакция: SnCl2 + 2FeCl3 ( SnCl4 + 2FeCl2, если E0 (Sn4+ / Sn2+) = 0,15 В, а  E0 (Fe3+ / Fe2+) = 0,771 В? Вычислите э.д.с. данной реакции.


Каким из трёх окислителей – KMnO4, K2Cr2O7 или J2 – можно окислить ионы Cl-, если E0 (MnO4-/Mn2+) = 1,51 В, E0 (Cr2O72-/Cr3+) = 1,36 B, E0 (1/2 J2/J-) = 0,536 B,  E0 (1/2 Cl2/Cl-) = 1,36 B? Ответ обоснуйте.


Определите направление протекания окислительно-восстановительной реакции: H2SO4 + HCl ( Cl2 + H2SO3, если E0 (1/2 Cl2/Cl-) = 1,36 B; E0 (SO42- + 2H+/SO32- + H2O) = 0,22 B.


Вычислите э.д.с. гальванического элемента, составленного из никелевого и медного электродов. Какой электрод выполняет функцию катода и какой анода?  E0 (Ni2+/Ni) = -0,250 B, E0(Cu2+/Cu) = 0,337 B.


Какие из следующих металлов растворяются в сильных кислотах энергично, какие – медленно, а какие практически не растворяются: Ca, Cu, Mg, Pb, Sn, Ag, Au? Ответ обоснуйте, используя электрохимический ряд напряжений.


В каком направлении протекает реакция 2FeCl3 + 2KJ ( 2FeCl2 + 2KCl + J2, если E0 (Fe3+/Fe2+) = 0,771 B, а E0 (1/2 J2/J-) = 0,536 B?


В каком направлении будет протекать реакция SnCl2 + 2FeCl3 = SnCl4 + 2FeCl2, если E0 (Sn4+ / Sn2+) = 0,15 В, а  E0 (Fe3+ / Fe2+) = 0,771 В? Вычислите э.д.с. данной реакции.


Какие реакции их ниже перечисленных осуществимы: 


а) Pb + FeCl2;          б) Zn + AgNO3;           


в) Cu + FeSO4;         г) Al + CuSO4?


Закончить уравнение  реакций. Указать окислитель и восстановитель и изменения для них степени окисления: 


Mg + H2SO4 (конц.) ( MgSO4 +H2S + …


K2Cr2O7 + NaNO2 + H2SO4 ( Cr2(SO4)3 + NaNO3 + …


Закончить уравнение реакций:


KCrO2 + KClO + KOH ( K2CrO4 + KCl + …


Hg + HNO3 ( Hg(NO3)2 + NO + …


KMnO4 + H2S + H2SO4 ( MnSO4 + S + …


Указать окислитель и восстановитель и изменения для них степени окисления.








Вопросы для самоконтроля:


Какие реакции называются окислительно-восстановительными и в чём их существенное отличие от иных химических реакций? 


В чём сущность процессов окисления и восстановления? Что такое «степень окисления» и как она изменяется в процессе реакции для окислителя и восстановителя?


Что представляет собой стандартный водородный электрод?


Что характеризует величина стандартного потенциала?


Какие свойства элементов отражены в электрохимическом ряду напряжений? Почему медь не вытесняет водород из кислот?


Как определить направление данной ОВР?


Для каких целей используют ОВР в химическом анализе? 








Тема 4 Теория комплексных соединений в химическом анализе


Строение и номенклатура комплексных соединений


Основы теории образования и разрушения комплексных соединений. Диссоциация комплексных ионов


Использование комплексных соединений в химическом анализе





1. Строение и номенклатура комплексных соединений





Координационными (комплексными) называют соединения, содержащие в одном из агрегатных состояний группу ионов или нейтральных молекул (лигандов), в определенном порядке размещенных (координированных) вокруг атома (иона) – комплексообразователя.


Формула координационного иона или молекулы записывается, как правило, слева направо в следующей последовательности: центральный атом (ион), анионные, затем нейтральные лиганды с указанием их числа в виде правого нижнего индекса: [MLmXn]q.


Система комплексообразователь-лиганды называется внутренней координационной сферой, обычно отделяемой квадратными скобками от внешней координационной сферы: K4[Fe(CN)6], [Cr(NH3)6]Cl3, [PtCl2(NH3)2], [Cr(CO)6].


Название координационного соединения строится из названия аниона в именительном падеже и названия катиона в родительном падеже. Название комплексного аниона составляется из перечисления лигандов, корня латинского наименования центрального атома и суффикса -ат; в скобках римской цифрой обозначается степень его окисления или заряд координационного иона: K2[CuCl4] – тетрахлорокупрат (II) калия. В комплексном катионе металлу-комплексообразователю дается русское название: [Cr(H2O)6]Cl3 – хлорид гексааквахрома (III). Название координационной частицы начинается с перечисления лигандов в алфавитном порядке в последовательности, обратной записи (справа налево). Лиганды сохраняют обычные названия, к анионным лигандам добавляется суффикс «-о», (CH3COO– – ацетато-, F– – фторо-, OH– – гидроксо-), кроме NH3 – аммин-, H2O – аква-, CO – карбонил-, NO – нитрозил-. Число лигандов каждого вида обозначается греческими приставками  ди-, три-, тетра-, пента-, гекса-. 





Например: 


[Co(NO2)2(NH3)4]Cl – хлорид тетраминдинитрито-кобальта(III), 


[PtCl4(H2O)2] – диакватетрахлорплатина (IV), 


[Cr(NH3)6][Fe(CN)6] – гексацианоферрат (III) гексамминхрома (III), K3[AlF6] – гексафтороалюминат (III) калия. 





Важнейшим параметром комплексообразователя и всего координационного соединения является координационное число (кч), которое наряду со степенью окисления в комплексных соединений служит еще одной его характеристикой. Координационным числом называют число атомов лигандов, непосредственно присоединенных к центральному атому.





2. Основы теории образования и разрушения комплексных соединений. Диссоциация комплексных ионов


Комплексы-электролиты в водном растворе подвергаются диссоциации на комплексный ион и ионы внешней сферы. Этот процесс протекает по типу диссоциации сильных электролитов:





[Сo(NH3)6]Cl3 ([Сo(NH3)6]3+ +3Cl–


[Ag(NH3)2]Cl ([Ag(NH3)2] +  + Cl–


K2[CoCl4] ( 2K++[CoCl4]2-


[Cu (NH3)4] SO4 ( [Cu (NH3)4]2++SO42-.





Образовавшиеся комплексные ионы подвергаются вторичной электролитической ионизации, которая протекает по типу сла�бых электролитов, т. е. в незначительной степени:


[Ag(NH3)2] + (  Ag+ + 2 NH3


Применив закон действия масс к образовавшейся равновесной си�стеме, получим:





                К равн.= К нест. =  [Ag+] [NH3]2 / [Ag(NH3)2] +          (1.9)





Константа равновесия (ионизации) комплексного иона характеризует его устойчивость (и одновременно способность ионизировать на про�стые составляющие его ионы) вследствие этого она и получила назва�ние константы нестойкости. Чем больше значение константы устойчивости, тем более прочным является соответствующий комплекс. Величина, обратная константе нестойкости, константой устойчивости. Следовательно, 


                              К уст.= 1/Кнест.                                 (1.10)





Если ионизация комплексных ионов происходит по ступеням, то константы равновесия этих промежуточных реакций назы�ваются промежуточными или ступенчатыми константами нестойкости. Например, для комплексов кадмия с цианид-ионами известны следующие промежуточные константы нестойкости, которые нуме�руются и порядке возрастания числа лигандов, связанных с центральным атомом комплекса, ионизирующего на одну ступень:


[Cd(CN)4]2– ( [Cd(CN)3]– + CN–            K4= 6,4 (10-4


[Cd(CN)3]– ( [Cd(CN)2] + CN–              K3= 4,8 (10-5


[Cd(CN)2] ( [CdCN]+ + CN–                  K2= 3,8 (10-5


[CdCN]+ ( Cd2+ + CN–                           K1= 6,6 (10-6


Однако на практике в основном пользуются общей суммарной константой нестойкости, равной произведению промежуточных констант:


   К общ.= К1(К2….Кn           	        (1.11)





3. Использование комплексных соединений в химическом анализе:


В практике качественного анализа комплексные соединения используются в качестве реагентов для открытия целого ряда катионов и анионов. Почти все специфические и узкоизбирательные реакции ионов, а также капельные и микрокристаллоскопические реакции основа�ны на образовании или окрашенных, или малорастворимых комплексов. Для открытия ионов Fе2+ пользуются гексациано(III)ферратом калия К3[Fе(CN)6], ионов Fе3+  – гексациано(II) ферратомкалия К4[Fе(CN)6]:





3 FeCl2 + 2 К3[Fе(CN)6] = Fe3[Fе(CN)6]2( + 6 KCl


		4 FeCl3 + 3 К4[Fе(CN)6] = Fe4[Fе(CN)6]3( + 12 KCl





Процесс комплексообразования используется также для раз�деления аналитических групп катионов и отделения одних ионов от других. Так, шестая группа отделяется от пятой группы действием избытка гидроксида аммония NН4ОН. При этом образуются раство�римые комплексные аммиакаты легко отделяемые от осадка гидроксидов катионов пятой группы: [Сu(NH3)4]2+, [Нg(NH3)4]2+, [Сd(NH3)4]2+, [Сo(NH3)6]2+, [Ni(NH3)6]2+.





В практике качественного анализа известно много примеров, когда одни ионы мешают открытию других. Например, ионы Сu2+ мешают открытию ионов Cd2+ действием сероводорода Н2S; ионы Fе3+– открытию Со2+ действием роданида аммония. Удаление ионов из исследуемого раствора доволь�но сложно и требует много времени, так как необходимо их снача�ла осадить, а затем полученный осадок отфильтровать. Гораз�до проще и быстрее проводится маскирование ионов. Сущность маскирования сводится к связыванию их в тот или иной прочный комплекс, в результате чего обычные свойства мешающих ионов перестают проявляться. 





Образование прочных комплексных ионов может быть использовано для растворения труднорастворимых электролитов. Добавляя в раствор вещества, образующие с одним из его ионов комплексное соединение, можно во многих случаях достичь растворения осадка за счет комплексообразования. Добиться этого тем легче, чем больше величина произведения растворимости и чем больше константа устойчивости комплексного иона. 


Например, хлорид серебра AgCl растворяется в избытке аммиака, образуя [Ag(NH3)2]Cl :





AgCl+ 2 NH4OH ([Ag(NH3)2]Cl + 2 H2O





Практическая часть


Решение задач





Пример 1: Найти концентрацию Ag+ в 0,01 М растворах: а) [Ag(NН3)2]NO3; б) K[Ag(СN)2].


Решение:


а) [Ag(NН3)2]NO3 ( [Ag(NН3)2]+ + NO3–


[Ag(NН3)2]+ ( Ag+ + 2 NН3


Обозначив искомую концентрацию Ag+ через х, из уравнения диссоциации комплексного иона находим 


[NH3] = 2х


[Ag(NН3)2]+ = 0,01 - х ( 0,01 (т.к. степень диссоциации комплексного иона незначительна)


Следовательно:


Кнест = [Ag+] ( [NН3]2 / [Ag(NН3)2]+  = х((2х)2 / 0,01 = 5,8 ( 10-8


Х = 5,25 ( 10-4 моль/л


б) Аналогичные вычисления для комплекса [Ag(СN)2]+:


Кнест = [Ag+] ( [СN]2 / [Ag(СN)2]+  = х((2х)2 / 0,01 = 1,4 ( 10-20


Х = 3,3 ( 10-8 моль/л


Ответ: а) 5,25 ( 10-4 моль/л; б) 3,3 ( 10-8 моль/л





Задачи для самостоятельного решения 


Напишите формулы гексахлороплатината (IV) калия и гексаамминоплатината (IV) хлорида. Укажите степень окисления и координационное число платины. Одинаково или различно эти соли в водном растворе будут относиться к действию азотнокислого серебра? Мотивируя ответ, напишите, как они будут диссоциировать в водном растворе.


Напишите формулы тетраиодомеркуриата (II) калия, (меркурий – алхимическое название ртути) и гексагидроксохромата (III) натрия. Укажите степень окисления и координационное число комплексообразователей. Как эти соли будут диссоциировать в водном растворе?


Вычислить концентрацию Ag+ в 0,1 М растворе Na[AgS2O3]. (ответ: 1,2 ( 10-5 моль/л).


Образуется ли осадок АgI  при смешении 0,2 М раствора K[Ag(СN)2] с равным объемом 0,2 М раствора KI?


Напишите молекулярные и ионные уравнения реакций обмена, происходящие между:


а) гексациано- (III) ферратом калия и нитратом серебра;


б) гексациано- (III) кобальтатом натрия и сульфатом железа.


Образующиеся в результате реакций комплексные соединения нерастворимы в воде.


Напишите молекулярные и ионные уравнения реакций обмена, происходящие между:


а) гексациано- (II) ферратом калия и сульфатом меди;


6) гексахлоро- (IV) платинатом натрия и хлоридом калия.


Образующиеся в результате реакций комплексные соединения нерастворимы в воде.





Вопросы для самоконтроля:


Дайте определение комплексным (координационным) соединениям. Что их отличает от других химических соединений?


Что называют внутренней сферой комплексного соединения? Внешней сферой?


Какими электролитами являются комплексные соединения? Комплексные ионы?


Какие сведения можно получить из анализа константы нестойкости при полной диссоциации иона? Концентрацию каких частиц можно рассчитать, исходя из значения этой константы нестойкости?


Что такое маскировка? Какое значение она имеет при анализе? От каких факторов зависит возможность маскировки того или иного иона каким-либо маскирующим средством?


Как, не прибегая к осаждению, устранить мешающее действие Fe3+ при обнаружении других катионов?











2 Методы количественного определения





Тема 1 Гравиметрический (весовой) метод





Теоретические основы гравиметрического анализа


Операции весового анализа. Осаждаемая и весовая формы. 


Расчеты в весовом анализе. Гравиметрический фактор.





1. Теоретические основы гравиметрического анализа





В основе гравиметрического анализа лежит закон постоянства состава, по которому отношение массы элементов, входящих в состав вещества, всегда одинаково, и закон эквивалентов, по которому мас�сы элементов, участвующих в реакции, всегда обнаруживают постоянное и неизменное отношение друг к другу.


Гравиметрический анализ состоит в определении массы и содер�жания какого-либо элемента радикала или химического соединения, находящегося в испытуемой пробе в процентах. Искомую состав�ную часть выделяют либо в чистом виде, либо в виде определенного соединения.


Весовые методы анализа очень точны, их часто используют в сомнительных случаях в качестве контроля. Точность анализа ограничивается точностью определения массы и полнотой образования и выделения чистого вещества. 





2. Операции весового анализа. Осаждаемая и весовая формы 





Гравиметрический анализ начинается с взятия точной навески анализируемой пробы и перевода её в раствор. Затем, задача состоит в том, чтобы осадить по возможности максимальное количество определяемого вещества (по крайней мере, 99,99%), поэтому осадок (чаще всего соль) должен обладать как можно меньшей растворимостью. Растворимость соли определяется величиной константы равновесия реакции растворения, т.е. ПР. Количественное осаждение обычно осуществляют, добавляя к раствору с определяемым веществом стехиометрический избыток осаждающего реагента. Растворимость соли в присутствии избытка одного из ионов, входящих в ее состав, снижается. Таким образом определяемый элемент переводят в осаждаемую форму. При осаждении, если не соблюдать определенные условия, форма осадков может получиться различная. При непра�вильном осаждении кристаллических осадков могут получиться мелкокристаллические, проходящие через фильтр, и сильно за�грязняющиеся осадки.


Затем осаждаемую форму определяемого вещества переводят в химически чистое состояние или превращают в весовую форму – соединение с точно известным постоянным составом, которое можно легко выделить и взвесить. Обычно перевод из осаждаемой формы в весовую осуществляется прокаливанием. В некоторых случаях осаждаемая и весовая формы по своему составу одинаковы:


                                                прокаливание


BaSO4       (      BaSO4


                       осаждаемая форма        весовая форма





В других случаях осаждаемая и весовая формы имеют различный состав:


                                               прокаливание


СаСО3       (    СаО+СО2


                   осаждаемая форма         весовая форма





Как осаждаемая, так и весовая формы должны отвечать опреде�ленным требованиям.


Требования, предъявляемые к осаждаемой форме:


малая растворимость – не более 1( 10-7 – 10-8 моль/л,


крупнокристаллическая форма осадка,


необходимо, чтобы осаждаемая форма достаточно легко и полностью превращалась в весовую форму.





Требования, предъявляемые к весовой форме:


точное соответствие состава химической формуле,


достаточная химическая устойчивость (она не должна погло�щать оксид углерода (IV) воздуха, водяные пары, не окисляться кислородом воздуха, не разлагаться при более высоких температурах),


содержание определяемого элемента в весовой форме должно быть как можно меньшим, так как в этом случае погрешности взвешивания менее скажутся на результатах анализа.


Перечисленные требования к осадкам определяют в свою оче�редь требования к осадителю: 


осадитель должен образовывать осадок с ис�следуемым компонентом с наименьшей растворимостью. Если нам необходимо осадить кальций, то наибольшую точность количествен�ного его определения дает осаждение кальция в виде оксалата каль�ция СаС2O4, растворимость которого ниже растворимости всех других солей кальция. 


осадитель должен быть специфическим, т. е. осаждать избирательно (определенный ион, не затрагивая других). Например, ион А13+ определяют, осаждая его аммиаком в виде гидроксида А1(ОН)3 с последующим прокаливани�ем и взвешиванием Аl2О3. Однако в присутствии иона Fe3+ такое определение невозможно, так как ион Fe3+ также осаждается аммиаком. Если специфический реактив трудно подобрать, то в таком слу�чае мешающие примеси тем или иным способом удаляют из раствора.


(Выгодно, чтобы осадитель был веществом летучим. Выпавший осадок оказывается загрязненным посторонними приме�сями, в том числе и ионами осадителя, которые приходится отмывать. Однако отмывание может оказаться недостаточно полным, и при прокаливании оставшаяся часть улетучится. 








3. Расчеты в весовом анализе. Аналитический фактор





Для определения содержания той или иной со�ставной части анализируемого вещества, необходимо знать величину навески этого вещества, массу полученного осадка и его химическую формулу. Обычно результаты определений массы выражают в про�центах от исходного вещества.


Часто при определениях массы веществ для вычислений в гра�виметрическом анализе используют факторы пересчета, или ана�литические множители. Аналитический множитель представляет собой отношение моле�кулярной (атомной) массы определяемого вещества (элемента) к молекулярной массе осадка (весовой формы). Отношение постоянных величин есть тоже величина постоянная, которую можно вычислить заранее и заменить ею от�ношение постоянных величин. При определении бария гравиметрическим методом в виде сульфата бария аналитический множитель равен:





       � EMBED Equation.3  ���                      (2.1)





где Ar – атомная масса бария, 


      М – молекулярная масса сульфата бария. 





Пользуясь аналитическими факторами, производят вычисле�ния по готовым формулам. Например, для вычисления содержания составной части в веществе в процентах используют формулу:


                                  � EMBED Equation.3  ���                                (2.2)


где    р – масса прокаленного осадка;


          q – навеска исследуемого вещества.


Количество анализируемого вещества рассчитывают исходя из массы весовой формы и уравнения реакции, связывающей это вещество с весовой формой. 





Практическая часть


Решение задач





Пример 1: Из 1,52 г образца образуется 0,126 г Mn3O4. Определить содержание марганца в образце. 


Решение:


Найдем количество вещества Mn3O4:


1 моль Mn3O4 содержит 228,8 г, 


х моль Mn3O4 содержит 0,126 г 


х = 0,00055 моль.


Найдем массу марганца в образце:


В 1 моль Mn3O4 содержится 3 моль Mn, 


а в 0,00055 моль – соответственно 0,00165 моль Mn, или 0,0907 г 


(1 моль Mn содержит 54,94г). 


Следовательно, содержание Mn в образце: 


( (Mn) = (0,0907/1,52)100% = 5,97%. 


Ответ:  5,97 %. 





Пример 2: При анализе навески апатита массой 0,1112 г. Были получены осадки в виде (NH4)3PO4(12MoO3 весом 0,9956. Вычислить процентное содержание P и P2O5 в пробе.


Решение:


Вычислим аналитические факторы для P и P2O5:


� EMBED Equation.3  ���





� EMBED Equation.3  ���


Вычислим процентное содержание P и P2O5 в пробе:


� EMBED Equation.3  ���


� EMBED Equation.3  ���


Ответ: 0,1069 % и 0,2459 %





Задачи для самостоятельного решения:


Вычислите факторы пересчета для определения: а) количества серы по массе BaSО4; б) количества серебра по массе Ag2S; в) количества цинка по массе Zn2P2O7. (ответ: а) 0,1374; б) 0,8704; в) 0,4291).


Чему равны факторы пересчета при вычислении: а) количества ВаСl2(2H2O по массе BaSO4; б) количества Са3(РO4)2 по массе СаO? (ответ: а) 1,047; б) 1,844).


Какую навеску железного купороса FeSО4(7Н2О нужно взять для опре�деления в нем железа в виде окиси железа Fe2O3, считая что оптимальная мас�са Fe2O3 равна 0,2 г? (ответ: около 0,7 г.).


Какую навеску сплава, содержащего около 2% цинка, нужно взять для определения в нем цинка в виде Zn2P2О7, учитывая, что осаждаемая форма в этом случае представляет собой кристаллический осадок ZnNH4PО4? (ответ: около 1 г).


При анализе 0,7810 г апатита найдено 0,4328 г CaO, 0,2740 г P2O5, 0,0684 г Cl и 0,0366 г F. Представьте состав апатита в виде суммы массовых долей CaO, P2O5, Cl и F. (ответ: 55,42; 35,08; 8,76; 4,70 %).


При обработке 0,5328 г известняка получено 0,2236 г Са3(РО4)2 и 0,3346 г Mg(c9H6ON)2. Рассчитать содержание оксидов кальция и магния в известняке в процентах по массе. (ответ: 22,76 % и 8,10 %).


Определить массовые доли компонентов в тавистоките 3СaO(Al2O3(P2O5(3H2O. (ответ: 36,00; 21,87; 30,45; 11,58 %)


Определить массовые доли компонентов в диопсите CaMg(SiO3)2. (ответ: 25,90; 18,01; 55,19 %).


Определить массовые доли компонентов в известковоглинистом граните Ca3Al2Si3O12. (ответ: 37,35; 22,63; 40,02 %).


Из образца технического сульфида натрия окислением и последующей обработкой получено 0,4621 г сульфата бария. Вычислить массу сульфида натрия и серы в образце. (ответ: 0,1545 и 0,0635 г).





Вопросы для самоконтроля:


В чем заключается сущность весовых определений?


Что такое осаждаемая форма? весовая форма? 


Какие требования предъявляют к осаждаемой и весовой формам в гравиметрическом анализе? 


Какие требования предъявляют в гравиметрическом анализе к осадителю?


Пригодны ли в качестве весовой формы такие соединения, как А1(ОН)з, Сu(ОН)2 и т. п.? Зачем их прокаливают в ходе анализа? 


Почему СаСО3 является более удобной весовой формой, чем СаО?


Что такое фактор пересчета или гравиметрический фактор? Как его можно рассчитать?


Чем обусловлена погрешность гравиметрического метода?





Тема 2 Титриметрический (объемный) метод





Сущность титриметрического анализа


Методы титриметрического анализа


Приготовление исходных и рабочих титрованных растворов. 


Измерительная посуда


Расчеты в титриметрическом анализе


кривые титрования. Выбор индикатора.


1. Сущность титриметрического анализа 





Сущность титриметрического анализа определяется следующим примером: даны два раствора – первый раствор  соляной  кислоты,  содержащий 0,03604 г в 1 мл, и второй раствор гидроксида натрия неизвестной концентрации. Требуется определить, сколько граммов гидроксида натрия содержится в 20 мл этого раствора.


Для этого определенный объем раствора (20 мл) гидроксида натрия наливают в коническую колбу, добавляют 2-3 капли инди�катора метилового оранжевого и начинают прибавлять по каплям из бюретки раствор соляной кислоты, непрерывно перемешивая содержимое колбы. Реакцию нейтрализации ведут до тех пор, пока раствор не приобретет оранжевую окраску. После этого произво�дят отсчет по шкале бюретки и определяют, сколько миллилитров раствора соляной кислоты израсходовалось на нейтрализацию. Рассчитывают содержание гидроксида натрия NaOH. Допустим, что израсходовано 20,70 мл раствора соляной кислоты. Реакция протекала согласно уравнению:


NaOH + HCl = NaCl + H2O


1 мл соляной кислоты содержит 0,03604 г НС1, следовательно, в 20,70 мл будет содержаться (20,70 ( 0,03604) 0,7467 г НС1.


Зная, что по уравнению реакции на 1 моль НС1 (36,46 г) требует�ся 1 моль гидроксида натрия NaOH (40,00 г), находим количество NaOH:


36,46г HCl нейтрализуют 40,00г NaOH


0,7467г HCl нейтрализуют х г NaOH


х = 40,00(0,7467/36,46=0,8191г


Следовательно, в 20 мл раствора гидроксида натрия содержится 0,8191 г NaOH.





Процесс прибавления раствора соляной кислоты к раствору щелочи, а также любого раствора с известной концентрацией к раствору вещества неизвестной концентрации (или наоборот) на�зывают титрованием. В основе расчетов титриметрического анализа лежит закон эквивалентов:


          Vк-ты ( Cn к-ты = Vщел. ( Cn щел.                                 (2.3)





где Vк-ты – объем кислоты пошедший на титрование, мл;


       Cn к-ты – нормальность кислоты, г/моль;


       Vщел. – объем щелочи взятый для титрования, мл;


       Cn щел.– нормальность щелочи, г/моль





Реакции титриметрических определений должны удовлетворять следующим требованиям:


1.Момент окончания реакции (точка эквивалентности) должен четко и хорошо определяться. Точка эквивалентности может фик�сироваться или по изменению окраски титруемого раствора, или по изменению физико-химических показателей его (электропро�водность, окислительно-восстановительный потенциал и др.).


2.Постоянная равновесия проводимой титриметрической реакции должна быть достаточно велика, а константа обратной реакции по возможности мала.


3.Скорость аналитической реакции должна быть достаточно вели�ка, чтобы имелась возможность точно фиксировать точку эквива�лентности. 


4.При титровании не должны иметь место побочные реакции.





2. Методы титриметрического анализа


Методы кислотно-основного титрования (нейтрализации). В основу этих методов положена реакция:


Н+ + ОН– ( Н2О


При использовании методов кислотно-основного титрования точ�ка эквивалентности определяется при помощи индикаторов, которые меняют свою окраску в зависимости от реакции среды (величины рН). Определяют концентрации кислот, щелочей и солей, гидролизующихся в водных растворах.


Методы окисления-восстановления (редоксметрия). Данная группа методов основана на окислительно-восстановительных реакциях, которые протекают между рабочим раствором и опреде�ляемым веществом. К этой группе относятся:





а) перманганатометрия – рабочий раствор КМпО4 – окисли�тель, при помощи которого определяют Fe2+, NO2-, CNS- и др.;


б) иодометрия, где в качестве окислителя используют I2, а в виде восстановителя I-. Этим способом определяют КМпО4, МпО2, Cl2, Na2SO3 и др.;


в) хроматометрия – в виде окислителя применяют рабочий раствор бихромата калия К2Сr2О7;


г) броматометрия – используют в качестве рабочего раствора окислитель– бромат калии КвrО3;


д) ванадометрия – рабочим раствором служит раствор ванадата аммония NН4VO3;


е) цериметрия — окислителем и рабочим раствором являют�ся различные соединения церия Се (IV).


Методы осаждения основаны на реакциях обмена, при которых определяемый элемент (ион) переходит в осадок. Точку эквивалент�ности устанавливают различными способами. В зависимости от того, какой реагент используют в качестве рабочего раствора, метод получает соответствующее название. Если используют раствор нит�рита серебра AgNО3, то способ называют аргентометрией, если раствор роданида аммония NH4CNS — роданометрией, при приме�нении раствора соли ртути (I) — меркурометриея и т. д.


Методы комплексообразования дают возможность определять целый ряд катионов и анионов, которые обладают способностью образовывать малодиссоциированные комплексные ионы. 





3. Приготовление исходных и рабочих титрованных растворов 


Рабочими или титрованными растворами (титрантами) называются растворы с точно известной концентрацией. Титрованные раст�воры могут быть приготовлены различными способами.


Если взять точную навеску нужного вещества, количе�ственно перенести ее в мерную колбу, растворить и долить дистил�лированной водой до метки, а затем закрыть пробкой и переме�шать, то получим раствор требуемой концентрации. Титрованные растворы, приготовленные таким способом, назы�вают стандартными растворами или растворами с приготовленным титром. Однако далеко не все вещества могут быть использованы для приготовления таких растворов. Например, гидроксида калия, хлороводород и др. непригодны для приготовления таких раство�ров, так как в процессе взятия навески и приготовления их концент�рация будет меняться — гидроксид калия будет вступать в реакцию с оксидом углерода (IV) и парами воды, находящимися в воз�духе, хлороводород будет улетучиваться и т. д.


Титры рабочих растворов могут быть также установлены косвенным путем, например: титр соляной кислоты —по раствору тетрабората натрия, а титр гидроксида калия — по соляной кис�лоте. 


Кроме того, в лабораторной практике титрованные растворы готовят, пользуясь «фнксаналами» – стандарт-титрами. «Фиксанал» представляет собой строго определенное количество вещества (или его раствора), помещенного и запаянную ампулу, которое рассчитано для приготовления 1л (чаще всего) 0,1 н. раствора. Поскольку ампула запаяна, то «фиксанал» может храниться весь�ма продолжительное время, за исключением растворов щелочей, последние при хранении быстро мутнеют вследствие взаимодейст�вия щелочи со стеклом ампулы. Помутневшие растворы щелочей к употреблению непригодны.





4. Измерительная посуда


Точность измерения объемов является одним из основных поло�жений, определяющих правильность титриметрического анализа. Она достигается применением измерительной посуды (мерные кол�бы, мерные (измерительные) цилиндры, бюретки и пипетки).


Мерные колбы служат для приготовления титрованных растворов, а также для точного разбавления их и растворов анализируе�те вещества до определенного объема. Они представляют собой сосуд с длинной, узкой шейкой, на которую нанесена круглая метка-(черта), до нее и наливают жидкость. Чаще всего мерные колбы выпускаются на 50, 100, 200, 250, 500 и 1000 мл, иногда даже на 2000 мл.


Для получения титрованных растворов поступают следующим образом. В тщательно вымытую колбу через воронку вносят нужное количество вещества, моют воронку дистиллированной водой или другим растворителем. Сначала наливают воды до 1/4-1/3 части объема, вещество растворяют, помешивая  содержимое, и доводят его почти до черты. Затем капельной пипеткой добавляют растворитель точно до метки. (рис.2). После этого колбу закрывают пробкой и перемешивают содержимое колбы.





��



Рис. 2. Наблюдение за правильностью установки мениска.�
�



Мерные (измерительные) цилиндры и мензурки применяют только для приблизительного отмеривания растворов реагентов. Для них ошибка измерения колеблется от 0,2 до 0,4 мл.


Бюретки служат для титрования и представляют собой цилиндрические трубки с суженным концом, имеющим кран. Если бюретки не имеют крана, то на суженную часть их наде�вают резиновую трубку, которую закрывают зажимом. 


Бюретки, используемые в работе, бывают обычно на 25 и 50 мл, Градуировка их показывает объем раствора в миллилитрах и их де�сятые доли. Нулевое деление расположено ввepxy бюретки, и расчет объема проводится на вытекание жидкости из сосуда. При работе бюрет�ка закрепляется в штатив.


При титровании рекомендуется придерживаться следующих обязательных правил. Скорость выливания жидкости, из бюретки не должна превышать 4-5 капель в секунду, так как при быстром титровании часть жид�кости будет задерживаться на стенке бюретки. Каждое титрование следует производить только с нулевой точ�ки, ибо различные части бюретки (по длине) имеют неодинаковые объемы.


Пипетки применяют для отмеривания и перенесения строго определенного (аликвотного) объема раствора из одного сосуда в другой. жидкость из пипетки выливают, не рекомендуется выдувать или стряхивать капли раствора из пипетки.


Колбы для титрования представляют собой сосуды конической формы с суженным гор�лом. Вместимость этих колб различна – от 25 до 1000 мл, чаще всего применяют колбы на 100, 200 и 500 мл.





5. Расчеты в титриметрическом анализе


Способы выражения концентрации растворов


Массовая доля растворённого вещества ( - это безразмерная величина, равная отношению массы растворённого вещества к общей массе раствора: 


                            � EMBED Equation.3  ���                                           (2.4)


где m р. в. – масса растворенного вещества, г;


      m р-ра – масса раствора, г.


Массовую долю растворённого вещества обычно выражают в долях единицы или в процентах. 


Молярная концентрация (молярность) Cm показывает, сколько моль растворённого вещества содержится в 1 литре раствора: 


  � EMBED Equation.3  ���                                 (2.5)           


где М – молярная масса растворенного вещества, г/моль.


Молярная концентрация измеряется в моль/л и обозначается "M". Например, 2M NaOH – двухмолярный раствор гидроксида натрия. Один литр такого раствора содержит 2 моль вещества или 80 г (M(NaOH) = 40 г/моль). 


Нормальная концентрация (нормальность) Сn обозначает число грамм-эквивалентов данного вещества в одном литре раствора:


                                       � EMBED Equation.3  ���                                     (2.6)


где Э(B) – эквивалентная масса растворенного вещества, г(экв/моль


При вычислении эквивалентных масс веществ учитывают число ионов металла и степень его окисления. Так, в реакции 





10FeSO4+2КМпО4 + 8H2SO4 = 5 Fe2(SO4)3 + 2MnSO4+K2SO4+8Н2O


окислителем является ион МпО4– или Мп+7, а восстановителем Fe2+, электронная схема:


Мп+7 + 5е = Мп+2


Fe2+ + е = Fe3+


Тогда    Э КMnО4 = M/n = 158,3/5 = 31,50 г/моль


где n – число электронов, участвующих в окислительно-восстановительном процессе.


Титр раствора – масса вещества, содержащегося в 1 мл раствора, г/мл


                              � EMBED Equation.3  ���                                           (2.7)


Титр по определяемому веществу. При массовых анализах очень удобно выра�жать концентрацию рабочих растворов не через нормальность или титр, а через так называемый титр по определяемому веществу, так как это значительно упрощает вычисления.


Например, титр рабочего раствора AgNO3, употребляемого при массовых определениях Сl–, обычно выражают по хлору, т. е. ука�зывают, со сколькими граммами Сl– реагирует 1 мл раствора AgNO3. Если нормальность раствора AgNO3 равна, например, 0,1100, то 1 мл его содержит 0,1100/1000 г-экв AgNO3 и реагирует с таким же количеством грамм-эквивалентов Cl–. А так как грамм-эквивалент Сl– равен 35,45, то искомый титр AgNO3 по хлору составит:


� EMBED Equation.3  ���


Если при определении С1– в каком-либо объекте на титрование раствора израсходовано, например, 20,00 мл данного раствора AgNO3, то титруемый раствор содержит: 0,003899 ( 20,00 = 0,07798 г Сl–.


Таким образом, в общем случае титр по определяемому веществу рассчитывается пол следующей формуле:





                       � EMBED Equation.3  ���                           (2.8)


где Т X/Y – титр рабочего вещества по определяемому веществу, г/мл;


Сn (Х) – нормальность рабочего стандартного раствора, г/моль;


Э(Y) –эквивалентная масса определяемого вещества, г/моль.





6. Кривые титрования. Выбор индикатора





При кислотно-основном титровании реакция среды в момент эквивалентности может быть нейтральной, кислой или щелочной в зависимости от природы вступающих в реакцию нейтрализации кислоты и основания. Рассмотрим это на конкретных примерах. Продуктами реакции между сильной кислотой и сильным осно�ванием являются соль, не подвергающаяся гидролизу, и вода:





НС1 + NаОН = NаС1 + Н2О, 


Н+ + ОН– = Н2О.


В этом случае раствор в точке эквивалентности имеет нейтраль�ную реакцию, т. е. рН т.э. = 7.


При нейтрализации слабой кислоты сильным основанием обра�зуется соль, подвергающаяся гидролизу в водном растворе:


СНзСООН + NаОН = СНзСООNа + Н2О, 


СНзСООН + ОН– = СНзСОО– + Н2О.


Вследствие гидролиза соли по аниону реакция среды в точке эквивалентности становится слабощелочной, т. е. рН т.э. > 7.


Если титруется слабое основание сильной кислотой, то образу�ется соль, подвергающаяся гидролизу по катиону:


NН4OН + НС1 = NН4С1 + Н2О, 


НН4OН + Н+ = NН4+ + Н2О .


Обратимость этой реакции обусловливает кислую реакцию раствора в точке эквивалентности, т. е. рН т.э. < 7.





	Рассмотренные примеры иллюстрированы кривыми титрования (рис.3-5). Кривая титрования – это график зависимости pH, оптической плотности или каких-либо других характеристик титруемого раствора (ось ординат) от объема добавленного титранта (ось абсцисс).








�





Рис. 3. Кривая титрования 10 мл 0,1 н. раствора сильной кислоты 0,1 н. раствором сильного основания и выбор индикатора





Рассчитав основные точки кривой титрования (построив ее), выбирают индикатор для определения конца титрования (точки эквивалентности). При этом важно отметить, что при изменении рН раствора все кислотно-основные индикато�ры изменяют свою окраску не скачкообразно, а плавно, т. е. в оп�ределенном интервале значений рН, называемом интервалом пере�хода окраски индикатора ( рН. Каждый индикатор имеет свой ин�тервал перехода, который зависит от особенностей структуры ин�дикатора и его способности к ионизации. Кроме интервала перехода окраски, индикаторы характеризуют показателем титрования рТ.
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Рис. 4. Кривая титрования 0,1 М раствора уксусной кислоты 0,1 М раствором щелочи�
Рис. 5. Кривая титрования 0,1 М раствора аммиака 0,1 М раствором соляной кислоты�
�



Показатель титрования рТ – это значение рН в пределах ин�тервала перехода окраски, при котором наблюдается наиболее рез�кое изменение цвета индикатора. В таблице 1 приведены характеристики некоторых кислотно-основных индикаторов.





Таблица 1 – Характеристики кислотно-основных индикаторов





Индикатор


�
Окраска кислотной формы�
Окраска основной формы�
( рН


�
рТ


�
�
Метилоранж�
Красный�
Желтый�
3,1-4,4�
4,0�
�
Лакмус�
Красный�
Синяя�
5,0-8,0�
7,0�
�
Фенолфталеин�
Бесцвет�ный�
Малиновый�
8,2-10,0�
9,0�
�



Индикатор необходим для визуального определения точки эквивалентности, поэтому при его выборе для конкретного титрования необходимо руководствоваться тем, чтобы рТ индикатора по своему значению входил в интервал значений рН скачка титрования и был как можно ближе к точке эквивалентности (рис. 3-5).





Практическая часть


Решение задач





Пример 1: Какую массу хромата калия K2CrO4 нужно взять для приготовления 1,2 л 0,1 М раствора? 


Решение:


Найдем искомую массу K2CrO4:


m (K2CrO4) = C(K2CrO4) ( V ( M(K2CrO4) = 0,1 моль/л ( 1,2 л ( 194 г/моль = 23,3г.


Ответ: 23,3 г.





Пример 2: Сколько уксусной кислоты находится в растворе, если на титрование 25 мл его, растворенного в мерной колбе на 500 мл, пошло 20,50 мл 0,1145 н. раствора гидроксида натрия? 


Решение:


Найдем титр NaOH по CH3COOH:


� EMBED Equation.3  ���


Найдем массу уксусной кислоты в объеме, оттитрованном щелочью:


� EMBED Equation.3  ���


Найдем массу уксусной кислоты в объеме 500 мл:


25 мл – 0,1409 г


500 мл – х


х = 2,820 г.


Ответ:  2,820 г.








Задачи для самостоятельного решения:


Сколько граммов КОН следует взять для приготовления 500 мл 0,05 М раствора щелочи? (Ответ: 1,40 г.)


Какой объем соляной кислоты с массовой долей НС1, равной 20% (плотность 1,10 г/мл), необходимо взять для приготовления 500 мл 0,1М раствора НС1? (Ответ: 8,3 мл.)


Сколько граммов Na2B4О7 (10Н2О следует взять для приготовления 250 мл 0,1000 н. раствора? (Ответ: 4,7675 г.)


 Какую массу дигидрата щавелевой кислоты Н2С2О4 ( 2Н2О нужно взять, чтобы на ее титрование расходовалось 20 мл 0,1 М раствора NaOH (М(Н2С2О4 ( 2Н2О) = 126,0 г/моль)? (Ответ: 0,1260 г.)


9,7770 г концентрированного раствора НNО3 разбавили водой до 1 л в мерной колбе. На титрование 25,00 мл полученного раствора израсходовано 23,40 мл 0,1040 М раствора NaOH. Определите массовую долю азотной кислоты в ее концен�трированном растворе. (Ответ: 62,73%.)


На титрование 5,00 мл раствора серной кислоты израсходовано 4,12 мл 0,1020 М раствора NaOH. Вычислите нормальность и рН раствора кислоты. (Ответ: 0,08405 моль/л; рН 1,08.)


На титрование 0,2860 г Na2CО3 (10Н2О в присутствии метилоранжа израсходовано 24,10 мл раствора НС1. Рассчитайте молярность раствора НС1. (Ответ: 0,08299 моль/л.)


Титр раствора К2Сr2О7 равен 0,005000 г/мл. Вычислить титр этого рас�твора по железу. (ответ: 0,00569 г/мл).


Сколько было уксусной кислоты в данном растворе, если на титрование его израсходовано 20,50 мл 0,1145 н. раствора NaOH? (Ответ: 0,1410 г).


Для приготовления титрованного раствора карбоната натрия взяли на�веску 1,3250 г Na2CО3 x. ч., растворили ее и разбавили раствор водой в мерной колбе до объема 250,0 мл. Вычислить титр полученного раствора. (Ответ: 0,005300 г/мл).


Чему равен титр раствора НС1, если при прибавлении к 20,00 мл этого раствора избытка раствора AgNO3 получено 0,2868 г AgCl? (ответ: 0,003646 г/мл).





Вопросы для самоконтроля:


Какова сущность титриметрического анализа?


Что такое титрование?


Какие способы приготовления стандартных растворов вы знаете?


Приведите классификацию методов титриметрического анализа.


Какие требования предъявляются к реакциям используемым в титриметрическом анализе?


Как приготавливают стандартные растворы? Какой химической посудой при этом пользуются?


Перечислите способы выражения концентраций растворов, дайте им определения, приведите формулы для расчетов?


Какой закон лежит в основе титриметрических расчетов?


Что такое точка эквивалентности титрования и как она фиксируется?


Как производятся расчеты в титриметрическом анализе?


Что означает титр по определяемому веществу?


Чем руководствуются при выборе индикатора для титрования?





Тема 3 Основные инструментальные методы количественного анализа минералов и горных пород





Аналитическая характеристика основных инструментальных методов анализа


Термические методы анализа


Спектроскопические методы анализа


Основные закономерности светопоглощения. Закон Бугера-Ламберта-Бера


Методы, основанные на взаимодействии вещества с магнитным полем


Электрохимические методы анализа





1.Аналитическая характеристика основных инструментальных методов анализа


Наряду с классическими химическими методами широко распространены физические и физико-химические (инструментальные) методы, основанные на измерении оптических, электрических, адсорбционных, каталитических и других характеристик анализируемых веществ, зависящих от их количества (концентрации). Обычно эти методы делят на следующие группы: электрохимические (кондуктометрия, полярография, потенциометрия и др.); спектральные или оптические (эмиссионный и абсорбционный спектральный анализ, фотометрия, колориметрия, нефелометрия, люминесцентный анализ и др.); рентгеновские (абсорбционный и эмиссионный рентгеноспектральный анализ, рентгенофазовый анализ и др.); хроматографические (жидкостная, газовая, газо-жидкостная хроматография и др.); радиометрические (активационный анализ и др.); масс-спектрометрические. Перечисленные методы, уступая химическим в точности, существенно превосходят их по чувствительности, избирательности, скорости выполнения. Точность химических методов анализа находится обычно в пределах 0,005-0,1%; ошибки определения инструментальными методами составляют 5-10%, а иногда и значительно больше. Чувствительность некоторых методов анализа приведена ниже (%):


Объёмный...................................................….10-1


Гравиметрический......................................... 10-2


Эмиссионный спектральный.........................10-4


Абсорбционный рентгеноспектральный......10-4


Масс-спектрометрический.............................10-4


Кулонометрический...................................….10-5


Люминесцентный........................................…10-6-10-5


Фотометрический колориметрический.........10-7-10-4


Полярографический........................................10-8-10-6


При использовании физических и физико-химических методов требуются, как правило, микроколичества веществ. Анализ может быть в ряде случаев выполнен без разрушения пробы; иногда возможна также непрерывная и автоматическая регистрация результатов. Эти методы используются для анализа веществ высокой чистоты, оценки выходов продукции, изучения свойств и строения веществ и т.д. 





2. Термические методы анализа





	Термические методы анализа основаны на изучении свойства образца при изменении температуры в заданных условиях. Принципиальная схема работы простейшего термоаналитического устройства такова: образец находится внутри контейнера или тигля, который, в свою очередь, находится в контакте с сенсором, измеряющим соответствующее свойство. При этом датчик фиксирует температуру в течение всего процесса в непосредственной близости от образца. Система датчиков с образцом (ячейка) находится внутри печи в заданной атмосфере. Управление печью осуществляется с помощью программатора температур, и в зависимости от требований экспериментатора температуру печи можно увеличивать, уменьшать или поддерживать постоянной. Зависимость измеренного свойства от температуры, записанная датчиками, после обработки выводится на экран компьютера и представляет собой термоаналитическую кривую – термограмму.


В таблице 2 приведены наиболее распространенные методы термического анализа.


Таблица 2 -Методы термического анализа





Название метода�
Регистрируемый параметр�
�
Термогравиметрия�
Изменение массы�
�
Термический и дифференциальный термический анализ�
Выделяемая или поглощаемая теплота�
�
Термометрическое титрование�
Изменение температуры�
�
Энтальпиметрия�
Выделяемая или поглощаемая теплота�
�
Дилатометрия�
Изменение температуры�
�
Катарометрия�
Изменение температуры�
�
3. Спектроскопические методы анализа


К спектроскопическим методам анализа относят физические методы, основанные на взаимодействии электромагнитного излучения с веществом. Это взаимодействие приводит к различным энергетическим переходам, которые регистрируются экспериментально в виде поглощения излучения, отражения и рассеяния электромагнитного излучения.


Практической целью методов атомной спектроскопии при анализе вещества является качественное, полуколичественное или количественное определение элементарного состава анализируемой пробы.


Основными методами атомной оптической спектроскопии являются: атомно-эмиссионный, атомно-абсорбционный, атомно-флуоресцентный. Во всех случаях в основе этих методов лежат квантовые переходы валентных или внутренних электронов атома из одного энергетического состояния в другое.


Сущность анализа метода молекулярной спектрометрии заключается в поглощении световых волн молекулами вещества.





4. Основные закономерности светопоглощения. Закон Бугера-Ламберта-Бера


Атом, ион или молекула, поглощая квант света, переходит в более высокое энергетическое состояние. Обычно это бывает переход с основного, невозбужденного уровня на один из более высоких, чаще всего на первый возбужденный уровень. Вследствие поглощения излучения при прохождении его через слой вещества интенсивность излучения уменьшается и тем больше, чем выше концентрация светопоглощающего вещества. Закон Бугера – Ламберта – Бера связывает уменьшение интенсивности света, прошедшего через слой светопоглощающего вещества, с концентрацией вещества и толщиной слоя.


Уменьшение интенсивности света, прошедшего через раствор, характеризуется коэффициентом пропускания (или просто пропусканием) Т, где I и I0 – соответственно интенсивности света, прошедшего через раствор и растворитель:


                              Т=I/I0                                         (2.9)


Взятый с обратным знаком логарифм Т называется оптической плотностью А:


                          -lgT= - lgl/l0 = A                               (2.10)


Уменьшение интенсивности света при прохождении его через раствор подчиняется закону Бугера – Ламберта – Бера:





                              I = I0 ( 10 -((l(c                         (2.11)


где       ( - молярный коэффициент поглощения, 


 	l – толщина светопоглощающего слоя,


 	с – концентрация раствора 


Физический смысл молярного коэффициента поглощения сразу становится ясным, если мы принимаем с = 1 моль/л и l = 1 см, тогда А = (. Следовательно, молярный коэффициент поглощения равен оптической плотности одномолярного раствора при толщине слоя 1 см. 


Оптическая плотность раствора, содержащего несколько окрашенных веществ, обладает свойством аддитивности, т.е. поглощение света каким-либо веществом не зависит от присутствия в растворе других веществ. При наличии окрашенных веществ в растворе каждое из них будет давать свой аддитивный вклад в экспериментально определяемую оптическую плотность.





5. Методы, основанные на взаимодействии вещества с магнитным полем


Большинство элементарных частиц, подобно волчкам, вращаются вокруг собственной оси. Если частица обладает электрическим зарядом, то при ее вращении возникает магнитное поле, т.е. она ведет себя подобно крошечному магниту. При взаимодействии этого магнита с внешним магнитным полем происходят явления, позволяющие получить информацию о ядрах, атомах или молекулах, в состав которых входит данная элементарная частица. Метод магнитного резонанса представляет собой универсальный инструмент исследований, применяемый в столь различных областях науки, как биология, химия, геология и физика. Различают магнитные резонансы двух основных видов: электронный парамагнитный резонанс (ЭПР) и ядерный магнитный резонанс (ЯМР). 


	Масс-спектрометрия – это физический метод, основанный на измерении массы заряженных частиц материи. Существенное отличие масс-спектрометрии от других аналитических физико-химических методов состоит в том, что оптические, рентгеновские и некоторые другие методы детектируют излучение или поглощение энергии молекулами или атомами, а масс-спектрометрия имеет дело с самими частицами вещества. Масс-спектрометрия измеряет их массы, вернее соотношение массы к заряду. Для этого используются законы движения заряженных частиц материи в магнитном или электрическом поле. 





6. Электрохимические методы анализа


Электрохимические методы анализа, совокупность методов качественного и количественного анализа, основанных на электрохимических явлениях, происходящих в исследуемой среде или на границе раздела фаз и связанных с изменением структуры, химического состава или концентрации анализируемого вещества. Эти методы анализа основаны на изучении и использовании процессов, протекающих на поверхности электрода или в при электродном пространстве. Любой электрический параметр (потенциал, сила тока, сопротивление и др.), функционально связанный с концентрацией анализируемого раствора может служить аналитическим сигналом.


Различают прямые и косвенные электрохимические методы. В прямых методах используют зависимость силы тока (потенциала и т.д.) от концентрации определяемого компонента. В косвенных методах силу тока (потенциал и т.д.) измеряют с целью нахождения конечной точки титрования определяемого компонента подходящим титрантом, т.е. используют зависимость измеряемого параметра от объема титранта.


Электрохимические методы анализа делятся на пять основных групп: потенциометрию, вольтамперометрию, кулонометрию, кондуктометрию и диэлектрометрию.


Потенциометрия объединяет методы, основанные на измерении э.д.с. обратимых электрохимических цепей, когда потенциал рабочего электрода близок к равновесному значению.


Вольтамперометрия основана на исследовании зависимости тока поляризации от напряжения, прикладываемого к электрохимической ячейке, когда потенциал рабочего электрода значительно отличается от равновесного значения. 


Кулонометрия объединяет методы анализа, основанные на измерении количества вещества, выделяющегося на электроде в процессе электрохимической реакции в соответствии с законами Фарадея. 


К кондуктометрии относятся методы, в которых измеряют электропроводность электролитов (водных и неводных растворов, коллоидных систем, расплавов, твёрдых веществ).


Диэлектрометрия объединяет методы анализа, основанные на измерении диэлектрической проницаемости вещества.





Вопросы для самоконтроля:


Каковы теоретические основы термических методов анализа?


Какие методы анализа относятся к спектроскопическим? 


Какие методы основаны на взаимодействии вещества с магнитным полем?


Что показывает оптическая плотность растворов?


Сформулируйте закон Бугера – Ламберта – Бера. 


Какие методы относятся к электрохимическим методам анализа? Приведите их классификацию.
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