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Аналитическая химия – это наука о принципах и методах определения химического состава вещества. Она формулирует подходы к анализу, разрабатывает его методы. Предметом аналитической химии является разработка методов анализа, и практическое выполнение анализов, а также широкое исследование теоретических основ аналитических методов. Сюда относится изучение форм существования элементов и их соединений в различных средах и агрегатных состояниях; определение состава и устойчивости комплексных соединений; оптических, электрохимических и других характеристик вещества; исследование скоростей химических реакций; определение метрологических характеристик методов. Теоретическую основу аналитической химии составляют фундаментальные законы естествознания, такие, как периодический закон Д.И. Менделеева, законы сохранения массы вещества и энергии, постоянства состава вещества, действующих масс и др.

Задача качественного анализа ─ определение " качества" вещества или обнаружение отдельных элементов или ионов, входящих в состав исследуемого соединения. В качественном анализе неорганических веществ преимущественно исследуют растворы анализируемых соединений, которые в водных растворах находятся в диссоциированном состоянии. Поэтому химический анализ водных растворов электролитов сводится к открытию отдельных ионов (катионов и анионов), а не элементов или их соединений.

Химические методы анализа основаны на образовании соединений, обладающих ярко выраженными внешними признаками (осадок, окраска, запах). Эти соединения получаются в результате химических реакций, которые называются аналитическими. Но в качественном анализе можно использовать не любую химическую реакцию. Используют те аналитические реакции, в результате которых образуются соединения, обладающие особенно характерными свойствами (осадок с ярко выраженной кристаллической структурой, очень отчетливое изменение окраски раствора). Такие аналитические реакции называются характерными, их используют для обнаружения ионов. Реактивы, с помощью которых открывают ионы, называют реагентами. В практике химического анализа определяемый ион приходится открывать часто в присутствии других ионов.

Реакции, позволяющие открывать данный ион в присутствии других ионов называются специфическими. Например, реакция открытия иона аммония путем нагревания с едкими щелочами: 

NH4Cl + NaOH → NH3[image: image1.wmf] 

 + NaCl +H2O
      Выделяющийся аммиак можно обнаружить по запаху или по изменению окраски индикаторной бумаги. В неорганическом анализе аммиак может выделяться только из солей аммония, поэтому здесь другие ионы не мешают.

Систематический и дробный ход анализа

В аналитической практике приходится исследовать растворы, содержащие не один катион, а их смеси, часто сложные. Причём многие катионы дают сходные реакции и мешают открытию друг друга. Особенно усложняется анализ в тех случаях, когда концентрация посторонних ионов значительно превышает концентрацию обнаруживаемых ионов. Поэтому часто при анализе смесей предварительно выделяют определяемые ионы, а затем с помощью характерных реакций доказывают их наличие в растворе.

Реакции, при помощи которых можно отделить какие-либо ионы от всех других ионов, одновременно находящихся в растворе, называют дробными реакциями. Метод анализа, основанный на применении дробных реакций, называют дробным анализом, разработал его Н.А.Тананаев. 
Сущность: отдельные небольшие пробы исследуемого раствора обрабатывают такими реактивами, чтобы из раствора осадить все ионы, мешающие открытию искомых ионов. Выпавший осадок отфильтровывают и в фильтрате открывают те или иные ионы при помощи характерных реакций. Порядок обнаружения катионов и анионов не имеет особого значения. При дробном анализе необходимо использование специфических реактивов. Такой метод не требует много времени. Удобен при анализе смесей, содержащих ограниченное число ионов.
Если исследуемый раствор имеет сложный состав, то применяют систематический анализ. При этом из анализируемой смеси выделяют не отдельные ионы, а группы ионов. Разделение ионов на группы выполняют в определённой последовательности. Для этого используют сходства или различия свойств ионов в отношении действия групповых реагентов. Затем в пределах данной группы открывают ионы при помощи характерных реакций. Реагенты, осаждающие целую группу ионов, называют групповыми. 

Для разделения ионов на группы применяют различные методы:

1). осаждение ионов в виде труднорастворимых соединений;

2). восстановление ионов металлов в соответствии с их стандартными окислительно-восстановительными потенциалами;

3). экстракция органическими растворителями;

4). дисстиляция летучих соединений;

5). избирательное растворение осадков;

6). избирательная адсорбция ионов.

Использование группового реагента облегчает сложную работу: сложный по составу раствор разделяется на несколько более простых. Недостаток: анализ занимает много времени  (операции осаждения, фильтрования, промывания осадка и т. д.)

Системы анализа

Существуют различные варианты систематического анализа катионов, их можно разделить на две группы: сероводородные и бессероводородные.

Из сероводородных систем лучше всего разработана сульфидная. В ее основе лежит растворимость сульфидов, хлоридов и карбонатов. На основании различной их растворимости катионы элементов делятся на пять аналитических групп. 

К бессероводородным схемам анализа относятся кислотно-щелочная и аммиачно-фосфатная.
По кислотно – щелочной схеме анализа  катионы металлов на основании их отношения к соляной и серной кислотам, к растворам едких солей и аммиака делят на шесть аналитических групп:

I.  K+, Na+, NH4+  – группового реагента нет 

II.  Ag+, Pb2+, Hg2+  – групповой реагент 2н. раствор HCl
III. Ca2+, Sr2+, Ba2+  – групповой реагент 2н. раствор H2SO4

IV. Al3+, Cr3+, Zn2+, Sn2+, Sn4+, As3+, As5+  – групповой реагент избыток 4н. раствора NaOH или KOH
V. Mg2+, Mn2+, Fe2+, Fe3+, Bi3+, Sb3+, Sb5+ – групповой реагент избыток 25-% ного раствора NH4OH
VI. Cu2+, Hg2+, Cd2+, Co2+, Ni2+ – избыток 25% - ного раствора NH4OH
Характеристика групп:

I – хлориды, сульфаты и гидроксиды растворимы в воде;

II – хлориды не растворимы в воде и разбавленных кислотах;

III – сульфаты не растворимы в воде и кислотах;

IV – гидроксиды амфотерны; растворимы в избытке щелочи;

V – гидроксиды не растворимы в избытке щелочи;

VI – гидроксиды образуют растворимые аммиакаты

Положительные стороны: использованы основные свойства элементов: отношения их к кислотам и щелочам, амфотерность гидроксидов и способность элементов к комплексообразованию. Затраты времени на проведение анализа меньше на 30-40% по сравнению с сульфидной схемой. 

Закон действия масс

Каждую химическую реакцию можно характеризовать с двух точек зрения: термодинамической и кинетической. С точки зрения термодинамики реакция характеризуется состоянием равновесия, когда в системе при данных температуре и давлении устанавливаются неизменные во времени равновесные концентрации участников реакции. Кинетика характеризует скорость протекания реакции, скорость ее приближения к состоянию равновесия. 

Скорость химической реакции зависит от давления, температуры, присутствия катализатора и концентраций реагирующих веществ. Зависимость скорости от концентрации реагирующих веществ выражается законом действия масс: скорость химической реакции прямо пропорциональна концентрациям реагирующих веществ.

Например, для обратимой химической реакции

аА + вВ ↔ сС + dD  (1)

скорость можно выразить как произведение равновесных концентраций:

ν1 = k1 [A]a [B]в,          (2)

где k – константа скорости реакции.

В момент установления равновесия скорости прямой и обратной реакций сравниваются, т. е. если ν2 – скорость обратной реакции:

ν2 = k2 [C]c [D]d,    (3)

то ν1 = ν2  или  k1 [A]a [B]в = k2 [C]c [D]d . Разделим обе части этого равенства на  произведение k2 [A]a [B]в
откуда получим:
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     (4),

где К – концентрационная константа равновесия, т. к. в выражение константы входят концентрации веществ, в данном случае – равновесные.

Равновесные концентрации устанавливаются в растворе в состоянии равновесия. При постоянных температуре и давлении равновесные концентрации не изменяются как угодно долго.

Как уже говорилось, с точки зрения термодинамики реакция характеризуется состоянием равновесия. Термодинамической характеристикой обратимой химической реакции (1) является константа равновесия
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Здесь Кт – термодинамическая константа равновесия; аА, аВ, аС  и аД – активности исходных веществ А и В и продуктов реакции С и Д.

При постоянных температуре и давлении константа равновесия сохраняет постоянство и не зависит от концентрации участников реакции. Величина константы равновесия позволяет определить направление реакции и оценить глубину её протекания. Очевидно, чем больше численное значение константы равновесия, тем больше сдвинуто равновесие реакции в правую сторону, т. е. в сторону образования продуктов реакции. Термодинамические константы равновесия для различных типов химических реакций можно найти в специальных справочниках.

Термодинамические константы равновесия (табличные) можно использовать для вычисления рН раствора или растворимости осадка. Но они пригодны для расчётов равновесий только в идеальных системах, т. е. при условии, что поведение исходных веществ и продуктов реакции не осложняется электростатическими взаимодействиями или конкурирующими химическими реакциями с посторонними ионами.

При расчётах равновесий в реальных системах необходимо учитывать присутствие посторонних веществ и их влияние на поведение исходных веществ и продуктов изучаемой реакции. Это влияние может выразиться: 1) в электростатическом взаимодействии ионов; 2) в химическом взаимодействии с образованием малодиссоциированных или малорастворимых продуктов.

В обоих случаях наблюдается сдвиг равновесия изучаемой реакции. Для того, чтобы учесть влияние указанных факторов, используют концентрационную константу равновесия, которая выражается через концентрации, а не активности исходных веществ и продуктов реакции. В том случае, когда посторонние вещества не вступают в конкурирующие химические реакции, концентрационную константу можно выразить через равновесные концентрации. Тогда её называют реальной константой. А концентрационную константу, выраженную через общие концентрации, ─ условной  константой.

Реальная константа. Если в изучаемой системе отличия от идеальности обусловлены только электростатическими взаимодействиями А,В,С и Д с посторонними ионами, то состояние равновесия характеризуется реальной (концентрационной) константой
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Условная константа. Если посторонние ионы способны вступать с веществами А,В,С и Д в конкурирующие реакции с образованием малодиссоциированных или малорастворимых соединений, то состояние равновесия в такой системе следует характеризовать условной константой равновесия:
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Общая и равновесная концентрации функционально связаны между собой. Если наряду с реакцией

А + В ↔ С + Д

протекают  конкурирующие реакции

А + X ↔ AX,

AX + Х ↔ АХ2 и т.д.,

то в растворе, кроме А, будут находиться соединения АХ, АХ2 и т.д.

Очевидно, что равновесная концентрация любой формы в зависимости от условий составляет ту или иную часть  от общей концентрации:

[A]= αАСА,  [AХ]= αАХСА,   [AХ2]= αАХ2СА и т.д.

Коэффициент пропорциональности α называется мольной долей. Он характеризует глубину протекания конкурирующей реакции между, например, веществом А и посторонним веществом, присутствующим в системе.
Химическое равновесие в реальных системах

Любой раствор состоит из растворителя и растворённого вещества. Если взаимодействие между ними и ионами растворённого вещества друг с другом заключается только в хаотичном (беспорядочных) столкновениях объектов, раствор называется идеальным. К ним можно отнести разбавленные растворы электролитов.

В реальных растворах к хаотичным столкновениям элементарных объектов добавляется ряд других взаимодействий. Всегда имеет место сольватация частиц растворённого вещества молекулами растворителя. 

Электролиты в растворах существуют в виде электрически заряженных частиц-ионов. Ионы гораздо сильнее сольватируются – они наводят в молекулах растворителя индуцированный момент диполя. Кроме того, между ионами существует сильное электростатическое взаимодействие. 

Вследствие наличия дополнительных взаимодействий в реальных растворах меняются их свойства. Например, искажаются результаты измерений электропроводности, осмотического давления, понижения температуры кипения и т.д.

По указанным выше причинам к сильным электролитам, а также к концентрированным водным растворам слабых электролитов нельзя применять закон действия масс в его классической форме.

Чтобы устранить это неудобство, вводят понятие активной концентрации или активности. Активной концентрацией называется концентрация свободных сольватированных ионов в растворе, а исходной или аналитической концентрацией ─ общая (суммарная) концентрация всех форм существования данного вещества в растворе. Активность (а) учитывает взаимное притяжение ионов, взаимодействие растворенного вещества с растворителем, присутствие других электролитов и явления, изменяющие подвижность ионов в растворе. Активность можно рассматривать как величину, характеризующую степень связанности частиц электролита. Активность связана с равновесной концентрацией простым соотношением. Например, для иона А:  аА=fA[A]. 

Коэффициент пропорциональности f, называемый коэффициентом активности, характеризует степень отклонения системы от идеальности за счёт электростатических взаимодействий ионов. В идеальной системе аА=[А], так как коэффициент активности равен единице. Это означает, что электростатические взаимодействия отсутствуют. Коэффициент активности ионов зависит не только от концентрации ионов данного электролита, но и от концентрации всех посторонних ионов, присутствующих в растворе. 

Для расчёта коэффициентов активности ионов используют теорию Дебая-Хюккеля. Согласно этой теории ион в растворе рассматривается как заряженная частица, окружённая ионной атмосферой. Которая состоит преимущественно из противоположно заряженных ионов, а взаимодействие иона с ионной атмосферой имеет электростатический характер. Величина коэффициента активности зависит от заряда иона и параметров ионной атмосферы: её размеров и плотности. Параметры ионной атмосферы определяются ионной силой раствора J:
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[сi] – равновесная концентрация иона;

zi – его заряд.

Ионная сила раствора является мерой электростатического взаимодействия между всеми ионами в растворе. 

Коэффициенты активности индивидуальных ионов можно теоретически рассчитать по формуле Дебая-Хюккеля:
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, если I<0,1

Здесь А и В – коэффициенты, зависящие от температуры и диэлектрической проницаемости растворителя (для воды при 200С А≈0,5 и В≈0,3); а – расстояние максимального сближения ионов, обычно а=3Å. Тогда
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Коэффициенты активности индивидуального иона нельзя измерить экспериментально, так как нельзя получить раствор, содержащий ионы только одного заряда.

Г.Н.Льюис и М.Рендел установили закон ионной силы, согласно которому коэффициенты активности ионов одной и той же зарядности одинаковы во всех разбавленных растворах, имеющих одинаковую ионную силу.
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Лекция 2

Кислотно-основное равновесие

План лекции

1.Теории кислот и оснований.

2.Протолитическая теория Бренстеда-Лоури.

3.Автопротолиз.

Теории кислот и оснований

Классическая теория Аррениуса. Кислотами считаются вещества, при диссоциации которых  образуются ионы водорода Н+, основаниями – вещества, при диссоциации которых образуются гидроксид-ионы ОН-.

В 1923 году Бренстед и Лоури предложили протолитическую теорию кислот и оснований. Согласно этой теории к кислотам относят те вещества, которые способны отщеплять протоны. Вещества, способные присоединять протоны, называются основаниями.

Но существуют и такие соединения, которые не могут ни отщеплять, ни присоединять протоны, однако обладают свойствами, сходными со свойствами протонных кислот и оснований. Их называют апротонными кислотами и основаниями. Поведение их объяснила теория Льюиса. Вещества, имеющие свободные электронные орбитали и способные принять на эти орбитали неподеленные электронные пары, считаются кислотами. Вещества, имеющие неподеленные электронные пары, которые могут быть использованы для образования химической связи, считаются основаниями.

При кислотно-основном взаимодействии между кислотами и основаниями образуется донорно-акцепторная связь. 

По теории Льюиса к кислотно-основным взаимодействиям следует отнести и реакции комплексообразования, т.к. они также основаны на возникновении донорно-акцепторной связи.

В 1939 году Усанович предложил самую общую из всех теорий кислот и оснований. Кислоты – вещества, способные отщеплять катионы, и вещества, способные присоединять анионы или электроны. Основания – вещества, отщепляющие анионы и электроны, а также присоединяющие катионы. Недостаток: в классы кислот и оснований попадают все химические вещества, и любая химическая реакция представляет собой реакцию между кислотой и основанием. Тогда и окислителтно-восстановительные реакции следует отнести к реакциям кислотно-основного взаимодействия:

Протолиты

Согласно протолитической теории кислоты – это вещества, отщепляющие протоны, т.е. доноры протонов; основания – вещества, присоединяющие протоны, т.е. акцепторы протонов.

Тогда, если А – кислота, В – основание, то из сказанного можно сделать вывод:

А ↔ Н+ + В           (1)

Процесс (1) обратим, и в определенных условиях кислоты могут превращаться в основания. и наоборот, в других условиях основания могут превращаться в кислоты. Уравнение (1) также показывает, что кислоты и основания взаимосвязаны. Следовательно, всегда приходится иметь дело с парой веществ, состоящей из кислоты и соответствующего основания. Эту пару называют кислотно-основной или протолитической парой, а каждый отдельный компонент протолитической пары представляют собой сопряженные протолиты.

Примеры протолитических пар:

кислота    основание

HCl ( H+ + Cl-
Н2CO3 ( H+ + HCO3-

HCO3- ( H+ + CO3-
H2O ( H+ + OH-
H3O+ ( H+ + H2O

NH4+ ( H+ + NH3

[Zn(OH2)n]2+ ( H+ + [Zn(OH)(OH2)n-1]+
[Zn(OH)(H2O)n-1]+ ( H+ + [Zn(OH)2(OH2)n-2]

Отсюда видно, что протонодонорной способностью могут обладать как нейтральные молекулы, так и ионы. Поэтому кислоты делят на молекулярные (HCl, HNO3, H2CO3), катионные (H3O+, NH4+, [Zn(OH2)n]2+) и анионные (HCO3-, HSO4-). Аналогично основания делятся на молекулярные (NH3, H2O), катионные [Zn(OH)(OH2)n-1]+ и анионные (Cl-, NO3-, CH3COO-, HCO3-, OH-).Некоторые протолиты (Н2О, HCO3-) обладают как протонодонорными, так и протоноакцепторными свойствами. Такие протолиты называются амфипротонными.

Вследствие малого размера (~10-15 м; тогда как размеры атомов и молекул ~10-10 м) протон обладает высокой поляризующей способностью, то есть стремлением взаимодействовать с электронными орбиталями атомов и молекул. Поэтому он не может существовать в растворах в свободном виде. После отщепления от одних протолитов протоны сразу же присоединяются к другим протолитам.

Для отщепления протона от кислоты А1 в системе должно присутствовать основание В2, которое этот протон принимает. Следовательно, химическое взаимодействие между протолитами возможно только при наличии протолитов двух протолитических пар:

А1 ( Н+ + В1

В2 + Н+ ( А2

А1 + В2 ( В1 + А2
Например:

CH3COOH ↔ H+ + CH3COO-
NH3 + H+ ↔ NH4+
CH3COOH + NH3 ↔ CH3COO- + NH4+

Автопротолиз

Большинство растворителей способно проявлять и кислотые, и основные свойства, то есть являются амфотерными (амфипротными). К ним относятся вода, низшие спирты, жидкий аммиак, безводные муравьиная и уксусная кислоты и т.п. Если при столкновении двух молекул амфипротонного растворителя SH одна из них проявляет протонодонорные свойства (кислота), а другая – протоноакцепторные (основание), то между ними протекает протолитическая реакция, называемая реакцией автопротолиза:

SH + SH↔ SH2+ + S-
Константа равновесия которой 
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называется константой автопротолиза.

Сольватированный протон называют ионом лиония, ионы S- - лиата.

В случае воды:       

Н2О +Н2О ↔ Н3О+ + ОН-

лионий   лиат
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 ионное произведение воды

Прологарифмируем уравнение (11):
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для воды:  
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Степень кислотности или основности среды количественно можно оценить с помощью численных значений активностей ионов лиония и лиата. На практике для этого удобно пользоваться показателями рН и рS. Величина рН называется водородным показателем. Он представляет собой отрицательный логарифм равновесной концентрации ионов водорода в растворе.

Из уравнения (12) следует, что при рН =0 имеем рS = pKSH, при рS = 0, рН = рКSH. Эти значения представляют собой естественные границы шкалы кислотности растворов. Следовательно, нормальная шкала кислотности простирается от рН = 0 до рН = рKSH. 

Уравнение, связывающее константу диссоциации кислоты НА, константу диссоциации сопряжённого основания и константу автопротолиза растворителя SH:
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Лекция 3

Расчёт рН растворов сильных и слабых кислот и оснований.

Буферные растворы

План лекции

1.Расчет рН растворов сильных кислот.

2.Расчет рН растворов слабых кислот.

3.Расчет рН растворов сильных оснований.

4.Расчет рН растворов слабых оснований.

5.Буферные растворы:

   1) расчет рН буферных растворов;

   2) свойства буферных растворов;

   3) количественные характеристики буферных растворов

Кислотно-основные реакции – частный случай равновесия в гомогенной системе, поэтому расчёты равновесных концентраций компонентов реакции ведутся с использованием закона действия масс и условия материального баланса.

Расчёт рН – одна из наиболее частных операций, проводимых химиком-аналитиком. Он необходим для определения условий проведения анализа, выбора индикаторов, построения кривых титрования, условий осаждения труднорастворимых соединений, комплексообразования и т. д.

Сильная кислота

Запишем реакцию диссоциации сильной кислоты

НА +SH ↔SH2+ +A-
в водном растворе:

НА + Н2О↔Н3О+ +А-
Для простоты написания будем вместо SH2+ (или Н3О+) писать Н+:

НА↔Н+ +А-         (1)

В растворе также протекает реакция автопротолиза воды:

Н2О +Н2О↔Н3О+ +ОН-       или     Н2О↔Н+ + ОН-                 (2)

для которой КW=[H+][OH-]   (3)

Так как раствор в целом электронейтрален, сумма положительных зарядов должна быть равна сумме отрицательных зарядов. Запишем уравнение электронейтральности:

[Н+]=[А-]+[ОН-]        (4)

 В левой части учтены протоны, образующиеся как за счёт диссоциации кислоты, так и за счёт диссоциации воды.
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  или   
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Мы получили квадратное уравнение:
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Находим корни квадратного уравнения, решая его относительно х или [Н+]:
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Так как НА – сильная кислота, в растворе она полностью диссоциирована и [А-]=СНА. Тогда 
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Уравнение (7) – математически строгое выражение для расчета концентрации ионов водорода в общем виде.

 Если С2НА>>4КW (например, если концентрация раствора кислоты больше 1∙10-4 - 1∙10-5 моль/л), то величиной 4КW можно пренебречь, тогда уравнение (7) упростится:
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рН=-lgCНА           (9)

Слабая кислота

 Запишем реакцию диссоциации слабой кислоты:

НА + Н2О↔Н3О+ +А-  или НА ↔ Н+ + А-
Н2О +Н2О↔Н3О+ +ОН-       или     Н2О↔Н+ + ОН-
Условие электронейтральности:

[Н+]=[А-]+[ОН-]
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Отсюда 
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Так как кислота слабая, то 
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Уравнение (11) – общий вид уравнения для расчета равновесной концентрации Н+-ионов в растворе слабой кислоты.

Если КаНА∙СНА
[image: image32.wmf]>>КW (кислота не очень слабая, или растворы не слишком разбавлены), то                    
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Многоосновные кислоты

Протолиз многоосновных кислот протекает ступенчато и каждая ступень характеризуется ступенчатой константой кислотности. При этом численные значения соответствующих констант кислотности отличаются в 104-105 раз.

Так, для фосфорной кислоты:

Н3РО4 +Н2О↔ Н3О+ + Н2РО4-                                    К1=7,1,∙10-3
Н2РО4- + Н2О ↔Н3О+ + НРО42-                     К2=6,2∙10-8
НРО42- + Н2О ↔Н3О+ + РО43-                                 К3=4,5∙10-13
Таким образом, диссоциация фосфорной кислоты по 2-ой и 3-й ступеням намного меньше, чем по 1-й, поэтому диссоциацией по двум последним ступеням можно пренебречь, и расчёт рН проводить только по 1-й ступени, как для одноосновной кислоты.

Сильное основание

Запишем реакцию диссоциации сильного основания:

В + Н2О↔ВН+ +ОН-
Необходимо учесть реакцию автопротолиза воды:

Н2О +Н2О↔Н3О+ +ОН-

Уравнение электронейтральности:

[ОН-]=[ВН+]+[Н+]         (14)

В левой части учтены ионы гидроксила, образующиеся как за счёт диссоциации основания, так и за счёт диссоциации воды.
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Запишем это уравнение в следующем виде:

[ОН-]2=[ВН+] ∙ [ОН-]+КW
или:

[ОН-]2-[ВН+] ∙ [ОН-]-КW=0     (16).

Мы получили квадратное уравнение; решаем его относительно [ОН-]:
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       (17).

Так как В – сильное основание и в растворе полностью диссоциировано, то есть [ВН+]≈СВ , то         
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           (18)

Уравнение (18) представляет собой математически строгое выражение для расчета концентрации ОН--ионов в растворе сильного основания.

При С2В>>4КW  уравнение упрощается:
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то есть   [ОН-]=СВ ;         рОН=-lgCB   (19);  

откуда    рН=14-рОН.

Слабое основание

Запишем реакцию диссоциации слабого основания:

В + Н2О↔ВН+ +ОН-
Необходимо также учесть реакцию автопротолиза воды:

Н2О +Н2О↔Н3О+ +ОН-

Уравнение электронейтральности имеет следующий вид:

[ОН-]=[ВН+]+[Н+]
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Для слабых оснований [В]≈СВ, тогда 
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Уравнение (20) – общий вид уравнения для расчета равновесной концентрации ОН--ионов в растворе слабого основания.

В случае, если СВ ∙КВ>>КW , уравнение (20) можно упростить:
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Буферные растворы
Буферные растворы представляют собой смесь слабой кислоты НА и сопряжённого основания А- или слабого основания В и сопряжённой кислоты ВН+. Например, ацетатный буферный раствор состоит из СН3СООН и CH3COONa, аммонийный − из NH3 и NH4Cl, фосфатный − из NaH2PO4 и Na2HPO4. Их используют для поддержания постоянного значения рН раствора при введении кислот или оснований. Значение буферных растворов в анализе очень велико, так как большинство химических реакций протекает при определенной величине рН раствора.

Расчет рН буферных растворов

Возьмём смесь слабой кислоты НА и сопряжённого основания МА. В растворе, содержащем сопряженную пару, устанавливаются следующие равновесия:

НА + Н2О↔Н3О+ +А-
Н2О +Н2О↔Н3О+ +ОН-
МА↔М+ +А-
Так как НА – слабая кислота, то [НА]≈СНА;

так как МА диссоциирует нацело, то [А-]=СМА  .

Тогда             
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(уравнение Гендерсона─Хассельбаха).

Рассмотрим смесь слабого основания и сопряжённой кислоты (В+В∙НА)

В + Н2О↔ВН+ +ОН-          [В]=СВ
Н2О +Н2О↔Н3О+ +ОН-
В∙НА↔ВН+ +А- ;         [ВН+]=СВ∙НА     (соль)

Запишем для КbB:
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Свойства буферных растворов

В кислотных буферных системах при добавлении небольших количеств сильной кислоты ионы лиония (в воде это ионы гидроксония) взаимодействуют с анионом А-, образуя слабую кислоту НА. При этом суммарная концентрация А- и НА сохраняется; меняется соотношение [НА]/[А-], но логарифм этого соотношения изменяется мало. Следовательно, рН раствора при этом меняется незначительно. Аналогично, при добавлении к буферному раствору сильного основания ионы лиата (в воде ОН--ионы) реагируют с кислотой НА, образуя основание А-. Соотношение концентраций компонентов меняется, но на значении рН это сказывается незначительно.

По принципу Ле-Шателье при введении в буферный раствор сильной кислоты равновесие 

НА ↔ Н+ + А-
сдвигается влево, а при введении сильного основания ─ вправо. Поскольку в растворе в достаточном количестве есть и слабая кислота, и сопряженное основание, то заметного изменения рН не происходит.

Количественные характеристики буферных растворов

Для описания буферных растворов важны следующие характеристики:

1) уровень рН, на котором поддерживается постоянство этой величины.

Он зависит от рКаНА слабой кислоты или рКbB слабого основания. Так, ацетатный буферный раствор поддерживает постоянство рН около рКа=4,76;

2) область буферирования, то есть пределы рН, в которых может сохраниться постоянство рН.

Оно зависит от соотношения СНА:СМА или СВ:СВ*НА. Обычно эти соотношения не выходят за пределы 1:10 или 10:1. Следовательно, область буферирования равна:
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3) ёмкость буферного раствора, то есть мера способности нейтрализовать добавленную кислоту или щелочь без существенного изменения рН. Буферная ёмкость – это количество кислоты или щелочи (моль/л), которое необходимо для изменения рН буферного раствора не более, чем на единицу. Она определяется как 
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где ∆С – концентрация добавленной сильной кислоты или основания;

       ∆рН – изменение рН

Буферная ёмкость максимальна при СНА=СМА и СВ=СВ*НА; она тем больше, чем выше общая концентрация раствора.
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Лекция 4

Равновесия в гетерогенных системах

План лекции

1.Равновесие в системе осадок-раствор. Константа растворимости.

2.Растворимость осадков.

3.Условие выпадения осадков.

4.Влияние различных факторов на растворимость осадков.

5.Растворение малорастворимых соединений.

Равновесие в системе осадок-раствор

Гетерогенными называют химические и физико-химические процессы, которые протекают в системах, состоящих из нескольких фаз. В аналитической химии преимущественно используются системы жидкость – жидкость и жидкость – твердое тело. Межфазные процессы имеют для аналитической химии большое значение и широко применяются для разделения, обнаружения и определения ионов.

В природе нет абсолютно нерастворимых веществ, поэтому любое малорастворимое соединение в насыщенном растворе диссоциирует на ионы:

АmBn ( mA + nB
Данное равновесие количественно может быть охарактеризовано константой равновесия:
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которая называется константой растворимости.

Т.к. активность твердого соединения постоянна (а = 1), то:
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ПРт – термодинамическая константа, зависящая от температуры, давления и природы растворителя; это – произведение растворимости; используют только при I = 0.

Константа равновесия реакции осаждения – растворения, выраженная через равновесные концентрации, называется реальным произведением растворимости ПРр. Эта величина зависит от температуры, давления, природы растворителя, а также от ионной силы I. ПРт и ПРр связаны соотношением:
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Если ионы осадка в растворе вступают в конкурирующие реакции, то равновесие между осадком и раствором характеризуется условным произведением растворимости  ПРу, которое выражается через общие концентрации. Условное ПР является функцией температуры, давления, природы растворителя, ионной силы, природы образующихся в результате конкурирующей реакции соединений, и является константой – только при постоянстве названных факторов. ПРу связано с ПРр и ПРт следующим образом:
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Растворимость осадков

Произведение растворимости малорастворимого соединения АmBn связано с его растворимостью простым соотношением. В насыщенном растворе растворимость соединения АmBn составляет S моль/л и концентрация ионов в этом растворе будет равна: {A} = mS и {B} = nS. Подставляем эти значения в выражение ПР, принимая ПРт = ПРр.
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Откуда:
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Растворимость выражают в г/л и моль/л. Чем меньше растворимость, тем труднее растворяется электролит. 

        По растворимости в воде все вещества условно делятся на три группы:

1) малорастворимые, S<1∙10-4 моль/л;

2) среднерастворимые, 1∙10-4< S < 1∙10-2 моль/л;

3) хорошорастворимые, S > 1∙10-2 моль/л.

Пример 
Какова растворимость оксалата кальция в чистой воде, если его ПРт = 2,29·10-9?

Решение. Т.к. величина ПРт мала, можно принять ионную силу, создаваемую собственными ионами осадка, равной нулю. Конкурирующими реакциями:

С2О42- + Н2О ( НС2О4-  + ОН-
НС2О4- + Н2О ( Н2С2О4 + ОН-
можно пренебречь, поскольку С2О42- и НС2О4- являются слабыми основаниями. Итак, 
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Условие выпадения осадка

Произведение растворимости ─ важнейшая аналитическая константа, характеризующая основную закономерность равновесного состояния в системе осадок – раствор: в растворе над осадком произведение концентраций ионов является величиной постоянной при данных условиях (температура, давление, растворитель). Это правило произведения растворимости. Оно справедливо как для сильных, так и для слабых электролитов, как для идеальных, так и для реальных систем. 

        1. Если в растворе произведение концентраций ионов или ионное произведение ИП, образующих осадок, меньше произведения растворимости (ИП ( ПР), раствор ненасыщен, и осадок не образуется. Молекулы осадка сразу же распадаются на ионы, т.к. их концентрация ниже равновесной. Система стремится к равновесию, и осадок не выпадает.

  2. Если ИП ( ПР, раствор пересыщен, и осадок образуется. Образование осадка     будетпродолжаться до наступления равенства ИП = ПР и превращения раствора из пересыщенного в насыщенный. Тогда наступает равновесие, и дальнейшее образование осадка прекращается.

  3. При равенстве ИП = ПР раствор насыщен, в нем наступает подвижное равновесие, и осадок не выпадает.

Таким образом, условием выпадения осадка является превышение в данном растворе табличного значения ПР.

Пользуясь правилом ПР, можно теоретически обосновать условия осаждения осадков, их растворения и условия протекания других реакций в растворе.

Влияние различных факторов на растворимость осадков

На растворимость малорастворимых соединений могут оказывать влияние различные факторы: присутствие сильного электролита, природа растворителя, температура, а также протекание побочных реакций ( кислотно-основных, комплексообразования, окислительно-восстановительных). 

Влияние сильного электролита. При добавлении к насыщенному раствору малорастворимого электролита раствора сильного электролита, не имеющего с ним общих ( одноименных ) ионов, растворимость малорастворимого электролита увеличивается. Это явление называется солевым эффектом. Например, растворимость хлорида таллия TlCl3 возрастает при добавлении сульфата калия K2SO4 или нитрата калия KNO3. Этот эффект можно объяснить следующим образом. При приливании к раствору над осадком раствора сильного электролита , не содержащего одноименных ионов, ионная сила раствора повышается. Вследствие этого коэффициенты активности ионов понижаются и становятся меньше единицы. Это приводит к тому, что величина произведения растворимости ( ПРр) малорастворимого электролита возрастает . Соответственно увеличивается и растворимость малорастворимого электролита и становится больше величины растворимости данного электролита в чистой воде. Сказанное можно подтвердить приведенным расчетом .

Пример 2

Рассчитать растворимость оксалата кальция в 0,01М растворе нитрата калия.

Решение. В данном случае величину  ионной силы нельзя принять равной нулю, т.к. в растворе присутствует посторонний электролит и его концентрация достаточно высока. Конкурирующими реакциями можно пренебречь.

Вычислим ионную силу раствора, создаваемую ионами калия и нитрата:


[image: image61.wmf](

)

(

)

01

,

0

1

01

,

0

1

01

,

0

5

,

0

5

,

0

2

2

2

2

3

3

=

×

+

×

×

=

×

+

×

×

=

-

-

+

+

NO

NO

K

K

Z

C

Z

C

I


В таблицах находим, что при I = 0,01 
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Увеличение растворимости обусловлено электростатическими взаимодействиями ионов Са2+ и С2О42- с ионами NO3- и K+ ( сравните с примером 1).

Если к насыщенному раствору малорастворимого электролита прилить раствор сильного электролита, содержащего одноименный с осадком ион, то произведение концентраций ионов в растворе превысит величину ПР, раствор станет пересыщенным и выпадет осадок. То есть в присутствии одноименного иона растворимость осадка уменьшается.

В соответствии с правилом ПР, если концентрация (активность) одного из ионов, входящих в выражение ПР, увеличивается, то концентрация (активность) другого уменьшается, и наоборот, если концентрация (активность) одного будет уменьшаться, то другого – увеличиваться. Увеличение концентрации одного из ионов – действие одноименного иона – лежит в основе многих методов количественного осаждения и разделения и широко используется в аналитической химии.

Проведём количественный расчет влияния одноименного иона на растворимость малорастворимого соединения.

Пример 3 
Рассчитайте растворимость сульфата бария в 0,1М растворе сульфата натрия.

Решение Т.к. ионной силой пренебречь нельзя, то используем для расчета S величину ПРр:
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 EMBED Equation.3  [image: image69.wmf]-

+

×

=

2

4

2

4

4

SO

Ba

т

BaSO

p

BSO

f

f

ПР

ПР


рассчитаем ионную силу, создаваемую ионами Na+ и SO4 2-:

I = 0,5(2(0,1(12 + 1(0,1(22) = 0,5(2(0,1 + 0,4) = 0,3

В таблицах находим 
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Рассчитываем 
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Вычисляем растворимость BaSO4 в 0,1M Na2SO4:
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Растворимость BaSO4 в чистой воде равна:
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Как видно, растворимость увеличивается за счет увеличения ионной силы, но одновременно уменьшается под действием одноименного иона. Причем одноименный ион оказывает значительно более существенное влияние на растворимость, чем ионная сила.

Влияние температуры. Как известно, величина ПР ( KS ) зависит от температуры, следовательно, температура будет оказывать влияние и на растворимость. В подавляющем числе случаев процессы растворения твердых веществ ─ эндотермические. Это связано с большими затратами энергии, которые необходимы для разрушения кристаллической решетки и не компенсируются выделением теплоты за счет сольватации растворенных частиц. Поэтому с ростом температуры растворимость малорастворимых соединений , как правило, увеличивается. Уменьшение растворимости с ростом температуры встречается редко и связано обычно с изменением структуры кристаллической решетки. 

Повышение растворимости осадка при нагревании используют в гравиметрическом анализе для получения крупнокристаллических осадков, понижение при охлаждении ─ для более полного осаждения вещества.

Влияние растворителя. Растворимость вещества при постоянных температуре и давлении определяется не только свойствами самого вещества, но также свойствами и природой растворителя. Осадки, состоящие из неорганических ионов, как правило, растворимы в воде гораздо лучше, чем в органических растворителях. Напротив, осадки, содержащие крупные гидрофобные органические фрагменты ( диметилглиоксимат никеля, оксихинолинаты, ацетилацетонаты металлов ) более растворимы в органических растворителях. На различной растворимости веществ в различных растворителях основаны многие экстракционные методы разделения и концентрирования. Добавление к воде органических растворителей широко используют в практике анализа для увеличения или уменьшения растворимости веществ. Например, для увеличения полноты осаждения сульфата кальция из водных растворов к ним добавляют этанол.

Электростатическая теория растворов связывает растворимость вещества с диэлектрической проницаемостью растворителя. В зависимости от свойств растворённого вещества с ростом диэлектрической проницаемости растворителя растворимость может возрастать, уменьшаться или проходить через максимум. Растворимость неполярных веществ, как правило, увеличивается с уменьшением диэлектрической проницаемости растворителя.

Влияние побочных реакций на растворимость осадков рассмотрено ниже.

Растворение малорастворимых соединений

Условие растворения малорастворимого соединения вытекает из правила ПР.

        Растворение соединения, то есть переход вещества из твердого состояния в раствор, будет происходить до тех пор, пока произведение концентраций ионов в степенях соответствующих стехиометрических коэффициентов не станет равным величине ПР. Если в такой раствор, находящийся в динамическом равновесии с осадком, ввести реагент, способный взаимодействовать с ионами осадка, то в результате взаимодействия равновесная концентрация ионов малорастворимого соединения уменьшится. Чтобы обеспечить нужную концентрацию ионов в растворе, удовлетворяющую ПР, в раствор из осадка должно перейти некоторое количество вещества. Процесс растворения идет или до полного растворения осадка, или до установления таких концентраций, которые будут удовлетворять произведению растворимости. Для растворения малорастворимых соединений используют сильные кислоты, комплексообразующие вещества, окислители и т.д.

1.Связывание ионов осадка в слабодиссоциирующее соединение.

а) действие сильных кислот
Взаимодействие сильной кислоты с анионом слабой [X-] протекает по схеме:

Н++Х- = НХ,

поэтому концентрация аниона Х- в растворе уменьшается, так как. НХ ─ слабодиссоциирующее соединение. В результате равновесие сдвигается вправо и начинается растворение осадка. Например, равновесие в насыщенном растворе оксалата кальция

СаС2О4↔Са2++С2О42-
при введении сильной кислоты будет смещаться вправо за счет образования НС2О4---ионов:

С2О42-+Н+↔НС2О4-
и далее ─ щавелевой кислоты:

НС2О4-+Н+↔Н2С2О4 .

Так как Н2С2О4 ─ слабодиссоциирующее соединение, равновесная концентрация С2О42—ионов уменьшится и из осадка в раствор должны поступить новые количества оксалата кальция. Таким образом происходит растворение осадка.

В минеральных кислотах растворяются, например, малорастворимые основания:

Mg(OH)2+2НСl(MgCl2+2H2O
При этом образуются малодиссоциированные молекулы воды.

Если при растворении осадка происходит образование соединения, которое разлагается с выделением газов, то такой перевод осадка в раствор осуществляется легче, чем предыдущий, так как выделение газов в большей степени смещает равновесие вправо. Например:

СаСО3+2НСl→СаСl2+Н2О+СО2↑

FeS+2HCl(FeCl2+H2S(
Правило: чем больше константа ионизации растворяющего реагента, тем легче достигнуть растворения осадка.

По этой причине многие осадки, хорошо растворимые в минеральных кислотах, труднее растворяются в уксусной кислоте:

СаСО3+2СН3СООН(Са(СН3СОО)2+Н2СО3
б) действие других веществ 

Например, действие солей аммония:
Mg(ОН)2+ 2NН4Сl(MgCl2+2NН4ОН

Однако многие малорастворимые основания, например, Fe(OH)3, Al(OH)3, Cr(OH)3 не растворяются в солях аммония, но растворимы в минеральных кислотах. 

Правило: чем меньше константа диссоциации образующегося при растворении слабого электролита, тем легче протекает растворение осадка.

Так, Mg(OH)2 растворяется быстрее и полнее в HCl по сравнению с NH4Cl, так как константа диссоциации воды ( К=1∙10 -14 ) меньше константы диссоциации аммиака (К=1,8∙10 -5 ).

Малорастворимые кислоты типа H2SiO3, H2WO4, не растворимые в воде и минеральных кислотах, легко растворяются в растворе гидроксида натрия:

H2SiO3+2NaOH→Na2SiO3+2H2O

H2WO4+2NaOH→Na2WO4+2H2O

2. Действие комплексообразующих веществ.
Процессы комплексообразования также вызывают уменьшение равновесной концентрации ионов в насыщенном растворе малодиссоциированного соединения. Например, при введении NН3 в насыщенный раствор AgCl происходит образование аммиачных комплексов серебра. Таким образом, в насыщенном растворе AgCl в присутствии NН 3 будут существовать равновесия:

AgCl(Ag++Cl-
Ag++NH3([Ag(NH3)]+

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

Также вследствие комплексообразования происходит растворение осадка иодида ртути (П) в избытке иодида калия:

HgCl2+2KI→HgI2↓+2KCl
HgI2+2KI→K2[HgI4]

3. Действие окислителей.

Применение окислительно-восстановительных реакций ─ часто единственный путь растворения малорастворимых соединений. Например, сульфид меди CuS даже в концентрированной НСl практически нерастворим. Однако уже в разбавленной НNO3 он легко растворяется:

3CuS+8HNO3(3Cu(NO3)2+2NO(+3S(+4H2O
Другим примером является растворение оксида марганца (IV). В азотной кислоте он  нерастворим, а в соляной кислоте растворяется легко:

MnO2+4HCl→MnCl2+Cl2↑+2H2O
В практических условиях анализа применяют комбинированные способы растворения.
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Лекция 5

Общие положения гравиметрического анализа
План лекции

1. Общая характеристика и классификация методов количественного анализа. 
2. Гравиметрический метод анализа. 
3. Сущность и границы применимости.
4. Прямые и косвенные методы определения. 
5. Общая схема определения. 
6. Величина навески, осадка, осадителя. 
7. Весовая и осаждаемая формы осадка. 
8. Примеры практического использования гравиметрического метода.
Условия получения осадка
Успех гравиметрического определения зависит от структуры осадка и размера его частиц, которые в свою очередь зависят от природы соединения и условий формирования осадка.


Для соединений с полярной связью, обладающих сравнительно большой растворимостью (ВаSО4, СаС2О4 × Н2О), ионы которых сравнительно мало гидратированы, осадок получается кристаллическим.


Если растворимость соединения мала, ионы сильно гидратированы, а связь ковалентная или малополярная, то осадок получается скрытокристаллическим или аморфным.

Правила осаждения

К осадкам в гравиметрии предъявляют ряд жестких требований:

1. Осадок д.б. практически нерастворимым.

2. Определяемый компонент должен выделяться в осадок количественно, при этом его концентрация в растворе после осаждения не должна превышать 10-6m. Осаждение считается количественным, когда остаточное количество осаждаемого вещества не выходит за пределы точности взвешивания на аналитических весах (0,0002г).

3. Осадок должен выделяться в форме, удобной для его отделения от раствора и промывания, и по возможности быть крупнокристаллическим.

4. Важно, чтобы он был однородным по дисперсности.

5. Осадок должен быть чистым, т.е. не содержать посторонних примесей.

Для более полного выделения осаждаемого компонента вводят избыток осадителя. Количество осадителя определяется растворимостью осаждаемой формой и летучестью осадителя: если он летучий – используют  двухкратный избыток; для нелетучего – 30% избыток.

Кристаллические осадки осаждают из горячих разбавленных растворов медленным прибавлением разбавленного раствора реактива–осадителя при постоянном перемешивании. Полученную суспензию оставляют на несколько часов на кипящей водяной бане для созревания осадка и фильтруют.

Аморфные осадки осаждают из горячих концентрированных растворов быстрым прибавлением концентрированного раствора реактива–осадителя при постоянном перемешивании. Полученную суспензию разбавляют горячей водой (100-150 мл) и сразу фильтруют.

Расчет навески анализируемого вещества

Для кристаллических осадков:

g = 
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Для аморфных осадков:

g = 
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      g - навеска пробы (г)

х и у – стехиометрические коэффициенты в уравнениях реакции перехода  определяемого вещества (х) в форму осаждения и далее в весовую форму (у)

0,5 и 0,1 –коэффициенты

Мо.в.-молекулярная масса определяемого вещества.

Мв.ф. – молекулярная масса весовой формы.

Например: рассчитать навеску мрамора, необходимую для определения кальция в виде СаО.

Уравнения реакций, протекающих при анализе:

СаСО3+2Н+→Са2++Н2О+СО2↑

Са2++Н2С2О4→СаС2О4+2Н+
СаС2О4→СаО+СО↑+СО2↑

СаСО3→Са2+→СаС2О4→СаО

Т.к. один моль СаСО3 переходит в один моль СаО то х = у = 1

Мо.в.=100,09; Мв.ф=56,08

g =
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В гравиметрии отношение молярной массы определяемого вещества к молярной массе весовой формы или ( гравиметрической.) называют гравиметрическим фактором,

F=
[image: image78.wmf]ф
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а и в – стехиометрические коэффициенты в уравнении.

Желательно, чтобы значение “F” было мало (для снижения относительной погрешности результата определения нужного компонента)

Расчет объема раствора реактива-осадителя (Vр)

Vр = 
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 где:

1,5 – коэффициент, показывающий, во сколько раз больше необходимо взять осадителя; х и у – стехиометрические  коэффициенты для реактива - осадителя и определяемого вещества; Мо. и Мо.в. – молекулярные массы осадителя и определяемого вещества,

g  – навеска определяемого вещества; с -массовая доля осадителя в растворе, %; 
[image: image80.wmf]r

- плотность раствора – осадителя,  г/см3.

Фильтрование, промывание и прокаливание


Для фильтрования используют:

1. бумажные фильтры

2. фильтрующие тигли

3. воронки с пористым дном

Промывание.

Осадки промывают 4-5 раз небольшими порциями промывной жидкости. В качестве последней порции обычно используют раствор с массовой долей реактива -осадителя  0,5 %. Промывка аморфных осадков водой недопустима из-за возможности их пептизации (переход аморфного осадка в коллоидный раствор, частицы которого проходят через поры фильтра). Их промывают раствором с массовой долей NН4NО3 или NН4Сℓ 1%, нейтрализованного аммиаком.

Прокаливание осадка проводят в муфельной печи.

Расчет результатов анализа.

Х= 
[image: image81.wmf]q
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где:

х - массовая доля определяемого вещества, %

m – масса весовой формы, г

F – гравиметрический фактор

      g-   масса навески, г.
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Лекция 6

Титриметрический анализ
План лекции

1. Титриметрический анализ. 
2. Сущность и классификация методов титриметрического анализа. Первичные и вторичные стандарты. 
3. Рабочие растворы. 

4. Способы выражения концентраций растворов и расчеты в титриметрическом анализе.

Титриметрический анализ
Титриметрический анализ основан на точном измерении количества реактива (чаще всего-объёма раствора), израсходованного на реакцию с определяемым веществом.

Раствор, концентрация которого известна с высокой точностью, называется титрованным раствором, а процесс постепенного прибавления этого раствора к анализируемому для определения точно эквивалентного количества определяемого вещества называется титрованием. Титрующий раствор называют титрантом. Момент окончания реакции называется моментом эквивалентности или точкой эквивалентности, т.к. согласно закону эквивалентов в этот момент количества прореагировавших веществ строго эквивалентны. Момент окончания реакции устанавливается по изменению окраски одного из реагирующих веществ или индикатора, а также другими методами (например, по изменению потенциала электрода, электропроводности раствора). Содержание определяемого вещества рассчитывают, зная концентрацию и объём титранта, израсходованного на реакцию с анализируемым веществом, и объём или навеску определяемого вещества.

Преимущество метода заключается в том, что он занимает немного времени. Метод характеризуется высокой точностью, которая определяется точностью бюретки.

Недостаток: уступает в точности весовому.

Процесс титрования заканчивают не в точке эквивалентности, а в точке конца титрования, которая на 1 каплю больше. Отсюда возникает капельная ошибка титрования, она тем меньше, чем больше разбавлен раствор.

В титриметрическом анализе могут быть использованы только такие реакции, которые отвечают следующим требованиям:

1) реакция должна быть практически необратимой, т.е. константа равновесия реакции должна быть достаточно велика;
2) скорость реакции должна быть достаточно велика;
3) момент окончания реакции должен быть хорошо заметным (в точке эквивалентности должна измениться либо окраска одного из реагирующих веществ, либо посторонних веществ - индикато​ров);
4) реакция не должна осложняться протеканием побочных реакций.

Классификация методов титриметрического анализа. Их можно классифицировать по различным признакам. При классификации по типу основной реакции, протекающей при титровании, выделяют следующие методы:

1)  методы кислотно-основного титрования (они связаны с передачей протона):

Н++ОН=Н2О;      СН3СООН+ОН=СНзСОО-+Н2О

2)
методы окислительно-восстановительного титрования (редоксиметрия):
а) перманганатометрия;
б) иодометрия;

в) бихроматометрия;
г)бромтометрия;

д) цериметрия;
е) ванадатометрия;

3)
методы осаждения:

а) аргентометрия;      б) роданометрия;
в) меркуриметрия.

4)
методы комплексообразования: комплексонометрия.

По способу титрования все методы можно разделить на:

1) методы прямого титрования;
2) методы обратного титрования (титрование по остатку);
3) методы косвенного титрования (титрование по замещению).
Способы титрования
1.
Прямое титрование − наиболее удобный и распространённый приём, когда к анализируемому раствору вещества X непосредственно добавляют раствор вещества А. Расчёт результатов проводят по уравнению:

[image: image83.png]


 или [image: image85.png]n(ix) xV(X) = n(x‘—‘n) X V(A)




Например, титрование HC1 раствором NaOH.
2.
Обратное титрование - используют в тех случаях, когда не выполняются требования, предъявляемые к реакциям, используемым в титриметрическом анализе.


К анализируемому раствору X добавляют избыток точно отмеренного титрованного раствора А после чего оставшееся количество раствора А оттитровывают рабочим раствором В.

Таким образом, в методе обратного титрования используют два титрованных раствора. В общем случае для титрованных (рабочих) растворов веществ А и В:

[image: image86.png]



3. Титрование по замещению (косвенное) применяют в тех же случаях, что и обратное.

В этом методе используют какую-либо реакцию, в которой анализируемое вещество X замещают эквивалентным количеством другого вещества, например Д, а последнее титруют рабочим раствором вещества А:

[image: image87.png]



В одном уравнении связаны количества рабочего и анализируемого веществ. Поэтому в конечном расчётном выражении вещества-заместители непосредственно не фигурируют. 

Расчеты в титриметрическом анализе
Эквивалент - это реальная (молекула, ион, электрон и т.д.) или условная (доли молекулы, иона и т.д. или их группы) частица, которая равноценна по химическому действию одному атому водорода в кислотно-основной реакции или одному электрону в окислительно-восстановительной реакции. В общем случае для вещества А формула эквивалента имеет вид — [image: image89.png]


,
где А - химическая формула вещества; z - число эквивалентности; 1/z - фактор эквивалентности. Иногда его обозначают так: fэкв(А).
Способы выражения концентрации

Для характеристики числа элементарных объектов служит физическая величина «количество вещества». Количество вещества пропорционально числу элементарных объектов. Обозначение: n(А) или v(A), где А - химическая формула элементарного объекта. Единицей измерения количества вещества является моль. 1 моль любого вещества содержит 6,022·1023 элементарных объектов. Количество вещества вычисляют по формуле:
[image: image90.png]m(4)
n(4)= M




где

m(А) - масса вещества А; ,

М(А) - молярная масса вещества А. 

Молярная концентрация с(А) - это отношение количества n(А) растворенного вещества А к объёму V(A) его раствора:

[image: image91.png]m{d)  m(4)
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Растворы с молярной концентрацией атомов, молекул, ионов называются молярными.
Молярная масса эквивалента вещества А- это масса одного моля эквивалента этого вещества, равная произведению фактора эквивалентности на молярную массу вещества А:

[image: image92.png]M GA) = ; X M(A) = fore X M(4)




Отношение количества вещества эквивалента в растворе к объёму раствора называется молярной концентрацией эквивалента:
[image: image93.png]CGA): Z





Растворы с молярной концентрацией эквивалентов называются нормальными.
Так как в момент эквивалентности количества прореагировавших веществ строго эквивалентны, то:

[image: image94.png]



или [image: image96.png](G4) v =c(Sx)-vim,




 откуда [image: image98.png]n(Gapva
T




 здесь [image: image100.png]


 - известная и неизвестная концентрации растворов веществ А и X; 

V(A), V(X) - объемы растворов веществ А и X. 

Отсюда можно рассчитать массу m(Х) определяемого вещества X в растворе:

[image: image102.png]m(x) =n(;X)-M(;X)



 или [image: image104.png]m(x) =c(Zx)-v(x)- M (X)




Распространенной формой выражения концентрации растворов в аналитической химии является титр.

Титр вещества А - число граммов растворенного вещества А в 1 мл раствора. Его рассчитывают по формуле:
[image: image105.png]m(A)
T(4) = @




где m(А) − масса вещества А, растворенного в объеме раствора V (мл). 

Титр раствора связан с его нормальной концентрацией:

[image: image106.png]



Титр по определяемому веществу Т(А/Х) - это отношение массы m(Х) определяемого вещества к эквивалентному объему V(A) рабочего раствора:

[image: image108.png]mx)
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 или [image: image110.png]T(A/X)




Титр по определяемому веществу удобно использовать при массовых анализах.
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Лекция 7
Равновесия реакций комплексообразования

План лекции

1.Общая характеристика комплексных соединений.

2.Классификация комплексных соединений.

3.Количественные характеристики комплексных соединений (константы устойчивости, функция образования, степень образования комплекса).

4.Влияние различных факторов на комплексообразование.

Общая характеристика комплексных соединений

Комплексные соединения ─ это молекулярные соединения, при сочетании компонентов которых образуются положительно и отрицательно заряженные сложные (комплексные) ионы, способные существовать самостоятельно как в кристалле, так и в растворе. Например, при взаимодействии ионов железа (П) и цианид-ионов образуется комплексный ион:

Fe2++6CN-→[Fe(CN)6]4-
По результатам рентгенографического анализа кристаллического гексацианоферрата (П) калия и изучения гексацианоферрат (П)-ионов в растворе оказалось, что они не изменяют своего состава. Измерение электропроводности раствора [Co(NH3)6]Cl3 и рентгеноструктурные исследования этого соединения в твёрдом состоянии показали наличие иона [Co(NH3)6]3+.

В состав комплексного соединения обычно входят:  

1) один или несколько центральных атомов или ионов, которые называются комплексообразователями;

2) ионы или молекулы, которые размещаются (координируются) вокруг комплексообразователя и называются лигандами.

        Ион-комплексообразователь и лиганды образуют внутреннюю координационную сферу комплексного соединения. Если комплексное соединение носит ионный характер, то в этом случае у него появляется внешняя сфера, образованная ионами противоположного знака. Например, в молекуле гексацианоферрата II калия K4[Fe(CN)6] комплексообразователем является ион железа, ионы цианида ─ лигандами, ионы калия образуют внешнюю сферу. Нейтральные комплексы, например [Fe(SCN)3] внешней сферы не имеют. 

Комплексообразователями могут быть практически любые металлы и неметаллы s-, p- и d-семейства, лигандами – р-элементы, их ионы или соединения. Лиганды могут иметь положительный (N2H5+) или отрицательный заряд (Cl-, F-, CN-, S2O32-) или быть нейтральными (H2O, NH3, CO, H2).

Образование комплексных соединений   или ионов возможно за счёт возникновения донорно-акцепторной или координационной связи. Она появляется в том случае, если у лигандов имеется неподелённая пара электронов (заполненная орбиталь), а у комплексообразователя ─ вакантные места во внешней электронной оболочке для размещения неподелённой пары электронов лиганда (вакантные орбитали). Лиганд выступает в роли донора электронов (передает электроны), а комплексообразователь ─ в роли акцептора электронов (принимает электроны). 

Если при образовании связи происходит также нейтрализация зарядов иона-комплексообразователя и иона-лиганда, то связь между ними обозначают обычной черточкой. Если же нейтрализации зарядов не происходит, связь обозначают стрелкой, обращенной от донора неподелённой пары электронов к акцептору этой пары. Например, в комплексном анионе [Fe(CN)6]3- три связи обозначают черточкой, остальные три ─ стрелкой:

  CN
↓

Fe
│

  CN
Лиганды характеризуются дентатностью, а комплексообразователь ─ координационным числом. Дентатность – способность лигандов к образованию  координационной связи. Различают моно- и полидентатные лиганды. Лиганды, связанные с центральным ионом одной парой электронов, то есть образующие одну связь, например H2O, NH3, Cl-, CN-, называются монодентатными. Полидентатные лиганды способны к образованию двух связей и более (C2O42-, SO42-, CO32-). Число связей, которые может образовать комплексообразователь с лигандами, называется координационным числом комплексообразователя. Если лиганды монодентатны, то есть образуют с центральным ионом только одну связь, то их количество равно координационному числу. Например, в комплексе K3[Fe(CN)6] шесть монодентатных лигандов, центральный ион Fe3+ имеет координационное число 6. В состав комплекса K3[Fe(C2O4)3] входят три бидентатных лиганда С2О42-, координационное число иона Fe3+ также равно 6. 

Наиболее характерны координационные числа 6 и 4, реже встречаются числа 2 и 8, наименее часто ─ 3,5 и 7

В комплексах с полидентатными лигандами могут образоваться замкнутые циклы. Такие комплексы называются хелатами. Незаряженные хелаты называются внутрикомплексными соединениями (ВКС).

Л.А.Чугаев установил правило циклов, согласно которому наибольшей устойчивостью отличаются пяти- и шестичленные циклы.

Классификация комплексных соединений
Комплексные соединения классифицируют по различным признакам.

I. По зарядности:

1) нейтральные ,например: [Pt(NH3)2Cl2] ;

2) катионные: [Co(NH3)4]2+;

3) анионные: [Fe(CN)6]4-.

II. По природе лигандов:

1) аммиакаты, например: [Cu(NH3)4]SO4;

2) аквакомплексы: [Cr(H2O)6]Br3;

3) ацидокомплексы: K2[Cd(CN)4].

III. По типу лигандов:

1) однолигандные, то есть образованные лигандами одного типа, например: [Al(H2O)6]3+, [Zn(OH)4]2-, [Cu(NH3)4]2+;

2) смешаннолигандные, то есть образованные лигандами разных типов: [Co(NH3)3Cl3].

IV. По числу атомов-комплексообразователей:

1) моноядерные, то есть содержащие один центральный ион, например: K2[HgI4], Na3[Co(NO2)6], внутрикомплексные соединения;

2) полиядерные, то есть содержащие два и более центральных атомов, например: [Al2Cl6], [Zn2(H2O)3(OH)4].

Константы равновесия реакций комплексообразования
Реакцию комплексообразования в растворе можно представить как реакцию взаимодействия между ионом металла и лигандом. Реакцию образования моноядерного комплексного соединения в растворе следует представлять как последовательное замещение молекул растворителя во внутренней координационной сфере на молекулы или ионы лиганда:

M(S)N + L  (  M(S)N-1L + S

M(S)N-1L + L (  M(S)N-2 L2 + S

… … … … … … … … … … …

M(S)N-n Ln + L  (   MLN + S

здесь М - ион металла;

                  L - ион или молекула лиганда;

          S - молекула растворителя;

          N - максимальное значение координационного числа.

Если изучаются разбавленные растворы, то можно считать, что коэффициенты активности близки к единице. Тогда для простоты написания реакций координированные молекулы растворителя и заряды ионов опускают и выражение для ступенчатых термодинамических констант устойчивости записывают след. образом:
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Если ионная сила не равна нулю, то в растворе существуют следующие равновесия (ступенчатые):

M + L  (   ML
M L+ L  (   ML2
… … … … … …

MLN-2 + L  (   MLN-1

MLN-1 + L  (    MLN

Константы ступенчатых равновесий называют ступенчатыми константами образования соответствующих комплексов или ступенчатыми константами устойчивости комплексов. В случае реальных систем:
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 EMBED Equation.3  [image: image116.wmf][
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Суммарные равновесия комплексообразования можно представить следующим образом:

M + L  (   ML;

M + 2L  (   ML2 ;

… … … … … … … … … 

M + (N-1) L  (   MLN-1;

M + NL  (   MLN
Константы суммарных равновесий называют суммарными (общими) константами образования или суммарными (общими) константами устойчивости комплексов. Они имеют следующие выражения:
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Величина, обратная константе устойчивости комплекса, называется константой нестойкости:
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 ─ общая константа нестойкости.

В растворах с постоянной ионной силой концентрационные (здесь реальные)  константы устойчивости сохраняют постоянство, что позволяет рассчитывать в растворах непосредственно равновесные концентрации.

Функция образования
Для нахождения констант устойчивости обычно используют специальные функции, которые вычисляют из экспериментальных данных. Широкое распространение получила функция образования или функция Бьеррума (Л.Бьеррум ─ шведский ученый):
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где СL и CM ─ общие концентрации лиганда  и иона металла-комплексообразователя соответственно; [L] ─ равновесная концентрация лиганда.

Функция образования или среднее лигандное число n ─ это отношение концентрации лиганда, связанного в комплекс или комплексы, к общей концентрации иона металла. Смысл функции образования заключается в том,что она показывает среднее число лигандов, приходящихся на один центральный ион металла при определённом значении равновесной концентрации свободного лиганда. Последняя определяется экспериментальным путём (спектрофотометрическим, потенциометрическим или каким-либо другим физико-химическим методом). Связь между функцией образования и константами устойчивости:
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Степень образования комплекса

Располагая величинами констант устойчивости комплексных соединений и равновесных концентраций свободного лиганда, можно рассчитать степень образования (мольную долю) любого комплексного соединения в растворе. Мольная доля α
[image: image129.wmf]N

 отдельного комплекса представляет собой отношение концентрации этого комплекса к суммарной концентрации иона металла:

α
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Установлена связь между степенью образования комплекса и константами устойчивости:
[image: image132.wmf]

 EMBED Equation.3  [image: image133.wmf]
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Величина αi может меняться от 0 до 1. Очевидно, сумма всех мольных долей равна единице:

α1+α2+…+αN =1.

Мольную долю комплекса, а также иона металла и лиганда необходимо учитывать при протекании конкурирующих реакций. Тогда равновесие в растворе комплексных соединений характеризуют условными константами устойчивости:
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Факторы, влияющие на комплексообразование

Возможность и полнота комплексообразования зависят от многих факторов: ионной силы раствора, рН раствора, концентрации реагента, протекания конкурирующих реакций и др.

1.Влияние ионной силы. Изменение ионной силы раствора вызывает изменение коэффициентов активности ионов (с увеличением I -f уменьшаются). Коэффициенты активности незаряженных комплексных элементарных объектов практически не меняются и равны единице. Влияние ионной силы раствора учитывают при расчете концентрационной константы при данной ионной силе.

2.Влияние рН. Кислотность водных растворов может влиять на процесс комплексообразования по-разному. В щелочной среде  ионы металла-комплексообразователя образуют с гидроксид-ионами гидроксокомплексы, а свободные лиганды присоединяют протоны (протонируются) в кислой среде.

Если концентрация гидроксид-ионов достаточно высокая, образуются гидроксокомплексы М(ОН), М(ОН)2,…, М(ОН)N (без зарядов). Суммарная концентрация гидроксид-ионов металла, не связанных в комплексы ML, ML2,..., MLN, составляется из концентрации свободных ионов металла и концентраций гидроксокомплексов:

CM = [M] + [M(OH)] + [M(OH)2] + …  + [M(OH)N]

Тогда молярная доля свободных ионов металла-комплексообразователя равна:
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здесь β1, β2 ,…, βN ─ суммарные константы устойчивости гидроксокомплексов.

В кислой среде происходит протонирование лигандов L, не связанных в комплексы МL, МL2, …, МLN, что приводит к образованию соединений НL, Н2L,…, HPL. Здесь HPL представляет собой многопротонную кислоту, анион которой выступает в роли лиганда L. Протонирование  протекает в тем большей степени, чем сильнее выражены основные свойства лиганда L и чем более кислый раствор. Суммарная концентрация элементарных объектов, содержащих L, но не связанных с комплексообразователем, составляется так:

CL = [L] + [HL] + [H2L] + [H3L] +…+ [HRL]

Молярная доля свободных лигандов:
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здесь К1, К2,…, КR - константы ионизации кислоты.

3.Влияние концентрации реагента. Особенно важную роль она играет при получении малоустойчивых комплексных  соединений. Например, ион Co2+ обнаруживают реакцией с SCN-- ионами, в результате которой образуется комплекс [Co(SCN)4]2-:

Co2+  + 4SCN- (  [Co(SCN)4]2-,

который характеризуется малой устойчивостью. Чтобы предотвратить распад комплекса, используют большой избыток реагента ─ роданида калия или аммония.
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19. Алексеев В.Н.  Курс качественного химического полумикроанализа. - М.: Химия. - 1973. - 584 с. 
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Лекция 8
Реакции окисления–восстановления

План лекции

1.Общая характеристика окислительно-восстановительных реакций.

2.Окислительно-восстановительные потенциалы. Гальванический элемент.

3.Уравнение Нернста. Влияние различных факторов на величину редокс-потенциала.

4.Важнейшие окислители и восстановители, используемые в анализе.

Общая характеристика окислительно-восстановительных реакций

Окислительно-восстановительные реакции лежат в основе многих  методов обнаружения и определения веществ. Это реакции, в которых взаимодействие веществ сопровождается  передачей  электронов (характерная особенность). Частицу, принимающую электрон, называют окислителем,  а отдающую электрон – восстановителем.
Например, в реакции

Fe2+ + Ce4+ =  Fe3+ + Ce3+             (1)

электроны  от Fe2+ переходят к Ce4+, в результате чего степень окисления иона церия уменьшается, а иона железа увеличивается. Ион Ce4+ в данном случае является окислителем, а ион Fe2+ - восстановителем. Таким образом, процесс окисления одного вещества неразрывно связан с восстановлением другого, поэтому реакции этого типа называются окислительно-восстановительными.

Каждую окислительно-восстановительную реакцию можно представить как сумму двух полуреакций, одна из которых отражает превращение окислителя: 

Ce4+ + е = Ce3+ ,             (2)

а другая – восстановителя:

Fe2+ = Fe3+ + е              (3).

Суммирование уравнений (2) и (3) дает (1).

Окисленная и восстановленная формы вещества составляют сопряженную пару. Полуреакции окисления ивосстановления неосуществимы одна без другой: если есть донор электронов, должен быть и акцептор. 

В общем виде реакцию окисления-восстановления можно представить в виде двух полуреакций:

аОх1 + ne 
[image: image140.wmf]Û

 aRed1
bOx2 + ne 
[image: image141.wmf]Û

 bRed2
Суммарная реакция:  

аОх1 + bRed2 
[image: image142.wmf]Û

 aRed1 + bOx2
В соответствии с законом электронейтральности раствора число электронов, отдаваемых восстановителем, должно быть равно числу электронов, принимаемых окислителем. 

На этом основан электронно-ионный метод подбора коэффициентов в уравнениях окислительно-восстановительных реакций. 

Пример. Составить уравнение реакции сульфита натрия с перманганатом калия в сильнощелочной среде.

Na2SO3 – восстановитель → Na2SO4

KMnO4 – окислитель → MnO42- (в сильнощелочной среде)

Составляем уравнения полуреакций:

SO32- + 2ОН- - 2е → SO42- + Н2О

1

MnO4- + е → MnO42-


             2

SO32- + 2 MnO4- + 2ОН- → SO42- + 2MnO42- + Н2О
Na2SO3 + 2 KMnO4 + 2КОН → Na2SO4 + 2K2MnO4 + Н2О
При использовании электронно-ионного метода имеют дело не с гипотетическими ионами S4+, Mn7+, S6+ и т.д., а с реально существующими в растворе ионами: SO42-, SO32- , MnO4- . 

Окислительно-восстановительные потенциалы

Система, состоящая из окисленной и восстановленной форм данного вещества, называется редокс - системой или окислительно-восстановительной или редокс-парой (например, Fe3+/Fe2+, Ce4+/Ce3+, MnO4-/ Mn2+ ). 

Возможность окислительно-восстановительной реакции определяется химической активностью редокс-пар, участвующих в ней. Химическую активность редокс-пары характеризуют термодинамической величиной ─ стандартным (нормальным) окислительно-восстановительным потенциалом Е0. 

Потенциал измеряют с помощью гальванического элемента, состоящего из стандартного и индикаторного электрода, на котором проходит электрохимическая реакция восстановления или окисления компонента редокс-пары. Потенциал индикаторного электрода измеряют относительно стандартного водородного электрода. Он представляет собой платиновый электрод (платиновая пластинка), опущенный в раствор 1н. H2SO4. Через раствор пропускают газообразный водород под давлением 1 атм. (101,3 кПа) при комнатной температуре. На электроде протекает реакция:

2H+ + 2e → H2
и возникает потенциал окислительно-восстановительной пары 2H+/ H2, который условно принимают за нуль при всех температурах. Потенциал отдельной окислительно-восстановительной пары измерить невозможно. Его измеряют по отношению к стандартному электроду. То есть каждый отдельный электрод комбинируют с одним и тем же электродом, условно выбранным за стандарт. В качестве такого электрода выбран стандартный водородный электрод. Фактически так измеряется разность потенциалов между индикаторным и стандартным водородным электродом:

ΔЕ = Е1 – Е2 ,

которая представляет собой электродвижущую силу гальванического элемента (ЭДС).

Если потенциал водородного электрода равен нулю, то есть Е2 = 0, то ЭДС = Е1. Тогда потенциал данного электрода – это ЭДС элемента, состоящего из данного и стандартного водородного электродов.

Потенциал выражается в вольтах (В) и определяется опытным путем с помощью гальванических элементов. Например, для определения Е0 пары 
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 составляют следующий гальванический элемент: (рисунок)


                                        (─) Zn / ZnSO4 || H2SO4 / (H2) Pt (+)

где цинковая пластинка – анод – опущена в раствор ZnSO4 ( аZn2+ = 1 моль/л); водородный электрод – катод – с помощью электролитического моста контактирует с раствором ZnSO4. Электроды соединяют через вольтметр, показывающий возникновение потенциала между электродами.

На аноде происходит окисление цинка, сопровождающееся  растворением цинковой пластинки; на катоде – восстановление Н+:

Zn0→  Zn2+ + 2е;           2H+ + 2е→  H2↑

Т.к. как электроны от цинкового электрода переходят к водородному, потенциал пары Zn2+/ Zn0 условно принят за отрицательную величину (Е
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=- 0,76 В). Если же электроны движутся от водородного электрода к металлическому, то потенциал берется с положительным знаком (например, Е0
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Направление протекания реакции зависит от знака ЭДС:

ЭДС=Е0ок –Е0в
При ЭДС > 0 протекает прямая реакция, при ЭДС < 0 – обратная реакция.

Более сильный окислитель окисляет  более сильный восстановитель, более  сильный восстановитель восстанавливает более сильный окислитель.

Уравнение Нернста
Зависимость окислительно-восстановительного потенциала Е от концентраций (активностей) реагирующих веществ и температуры выражается уравнением Нернста:

ЕOx/Red = Е0Ox/Red + 
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где R ─ молярная газовая постоянная;   Т ─ абсолютная температура;

n ─ число электронов, участвующих в полуреакции;

F ─ постоянная Фарадея ( 96500 Кл );

ЕOx/Red  ─ равновесный электродный потенциал;

Е0Ox/Red  ─ стандартный электродный потенциал.

При участии в реакции Н+, ОН- - ионов их активности также включают в уравнение Нернста:

Ox + ne + mH+ 
[image: image148.wmf]Û

 Red;

ЕOx/Red = Е0Ox/Red + 
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Например, для полуреакции:   Сr2O72- + 14H+ + 6e 
[image: image151.wmf]Û

 2Сr3+  + 7Н2О

уравнение Нернста будет иметь вид:

Е
[image: image152.wmf]+

-

3

2

7

2

Cr

O

Сr

= Е0
[image: image153.wmf]+

-

3

2

7

2

Cr

O

Сr

 + 
[image: image154.wmf]F

RT

6

 ln
[image: image155.wmf]2

3

14

2

7

2

]

[

]

][

[

+

+

-

Cr

H

O

Cr

 .

Если в реакции компоненты находятся в стандартном состоянии ( твердая фаза, газы с 

p = 1 атм ), их можно исключить из уравнения Нернста, поскольку их активности равны единице.

При подстановке численных значений  констант и переходе к десятичным логарифмам и температуре 200С получим:

ЕOx/Red = Е0Ox/Red + 
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или   ЕOx/Red = Е0Ox/Red + 
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или   ЕOx/Red = Е0′Ox/Red + 
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Величину Е0′ называют формальным потенциалом. Как видно, Е=Е0′, если [Ox]=[Red]=1,0 моль/л.

Формальным называют потенциал полуреакции при условии, что концентрации  окисленной и восстановленной форм равны 1 моль/л.

Как видно, формальный потенциал зависит от f, то есть от ионной силы раствора. Если ею можно пренебречь, то Е0′= Е0, то есть формальный потенциал совпадает со стандартным.

Стандартный потенциал редокс-системы является характеристикой «силы» данного 

окислителя или восстановителя. Чем больше положительное значение  потенциала, тем более сильным является окислитель.

Влияние химических взаимодействий на величину редокс-потенциала
Существенное влияние на редокс-потенциал системы оказывают рН раствора, процессы образования комплексных соединений, осадков и т.д.

       Эффект комплексообразования. Окисленная или восстановленная формы системы (или обе) могут связываться в комплексы.

Потенциал редокс-пары в отсутствие  комплексообразования при 200С:
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При комплексообразовании  с лигандом L активность иона М3+ уменьшается:

М3+ + LZ- ↔ML3-Z
а значит, уменьшается  величина 
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. Чем выше  устойчивость  комплекса ML3-Z, тем больше меняется потенциал. Если связывается в комплекс ион М2+, то уменьшается его активная концентрация в растворе, а величина 
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 возрастает. Таким образом, связывание в комплекс окисленной формы понижает, а восстановленной ─ повышает редокс-потенциал системы.

      Эффект образования осадка.

Например, взаимодействие  ионов Cu2+  и J- -ионов протекает в соответствии с уравнением:

2Cu2+ + 4I- = 2CuI↓ + I2↑
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Как следует из величин стандартных редокс-потенциалов, ЭДС данной реакции имеет отрицательное значение, т.е. ионы Cu2+ не могут окислить J - -ионы в растворе. Однако реакция протекает в прямом направлении, так как Cu2+- и J- -ионы образуют малорастворимое соединение CuJ, что резко снижает концентрацию ионов Cu2+ в растворе:
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Таким образом, 
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 EMBED Equation.3  [image: image175.wmf]
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 EMBED Equation.3  [image: image177.wmf]CuI
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 = 0,865 В, что превышает величину 0,159 В, то есть реакция идет в прямом направлении.

Константу равновесия окислительно-восстановительной реакции рассчитывают по формуле:
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где Е0Ох   и Е0Red – стандартные окислительно-восстановительные потенциалы пар, выступающих в данной реакции в качестве окислителя  (Е0Ох) и в качестве  восстановителя (Е0Red).

Если Е0Ох   > Е0Red,  то  lgK > 0 и lgK > 1. Это показывает, что реакция идет в направлении слева направо  и при достаточно большой разности стандартных потенциалов  дойдет практически до конца.

Если Е0Ох   < Е0Red,  т о  lg К < 0 и К < 1. Это значит, что реакция  идет в противоположном  направлении и при том тем полнее, чем больше  абсолютная величина разности стандартных оксилительно-восстановительных потенциалов обеих пар.

Важнейшие окислители и восстановители, используемые в анализе
Разные вещества проявляют неодинаковую способность к окислению или восстановлению. Одни могут являться только окислителями, другие – только восстановителями, третьи ─ иметь редокс-амфотерные свойства.

Окислители
1.Перманганат калия ─ один из самых сильных окислителей. Механизм восстановления  меняется в зависимости от среды:

в сильнокислой среде (рН<<7):

MnO4- + 8H+ + 5e → Mn2+ + 4H2O          E0= +1,51 B;

в нейтральной  (рН≈7):

MnO4- + 4H+ + 3e → MnO2 + 2H2O        E0= +1,69 B;

в слабощелочной (рН>7):

MnO4- + 2H2O + 3e → MnO2 + 4OH-        E0= +0,59 B;

в щелочной (рН>>7):

MnO4- +  4OH-+ e → MnO42- + 2H2O + O2        E0= +0,58 B.

Применяют для количественного определения  восстановителей: Fe (II), H2O2, сульфитов, нитритов, оксалатов, хлоридов, иодидов и др.

2.Хромат и дихромат калия 
В кислой среде хроматы переходят в дихроматы, в щелочной − наоборот:

2CrO42- + 2Н+ ↔ Cr2O72- + Н2О

В связи с сильным влиянием рН механизм реакций и редокс-потенциал солей хромовых кислот изменяются в кислой и щелочной средах:

(pH < 7) :             Cr2O72- + 14H+ + 6e ( 2Cr3+ +7H2O        E0 = +1,33B

(pH ( 7) :             CrO42- +2H+ + 3e ( CrO33- + H2O           E0 = +0,36B

(pH > 7):              CrO42- + 4H2O  +3e ( Cr(OH)3 +5OH-    E0 = -0,13B

С возрастанием кислотности раствора окислительные свойства хроматов повышаются, поэтому ракции окисления проводят  в кислой среде (обычно сернокислой).

Определяют Fe (II), сульфиты, H2O2, галогениды и др. восстановители.

3. Азотная кислота
В зависимости от рН, концентрации, типа восстановителя нитрат-ион восстанавливается по-разному:

(рН < 7) :             NO3-+ 4H+ + 3e ( NO2 + 2H2O         E0 = +0,96B;

(pH ( 7) :             NO3- + 2H+ + 3e ( NO2- + H2O         E0 = + 0,83B;

(pH > 7) :             NO3- + H2O + 2e ( NO2- + 2OH-       E0 = + 0,01B.

Используют в анализе для растворения металлов, сплавов, труднорастворимых сульфидов (кроме HgS).

4.Пероксид водорода ─ менее сильный окислитель, относится к редокс-амфотерным соединениям; может также диспропорционировать. Редокс-потенциал H2O2 и механизм реакции меняются в зависимости от рН и типа вещества:

1. H2O2 + 2H+ + 2e ( 2H2O             E0 = + 1,77B               (а)

2. H2O2 ( O2 + 2H+ + 2e                  E0 = + 0,68B               (б)

Реакция диспропорционирования – сумма реакций восстановления (а) и окисления (б):

2H2O2 ( O2 + 2H2O

5.Галогены – Cl2, Br2, I2.
При взаимодействии с восстановителями превращаются в галогенид-ионы.

6. Ионы металлов в высшей степени окисления: олово (IV), железо (III), церий (IV).

Восстановители
1.Водород применяют как восстановитель в атомарном виде, т.к. его молекулы малоактивны:
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2.Металлы – Zn, Fe, Al , Bi выделяют из солей в элементном виде катионы, имеющие более высокий окислительно-восстановительный потенциал: Cu2+, Hg2+, Pb2+, Co2+ и др.

         3.Ионы металлов с низшей степенью окисления: Fe (II), Sn(II). Например, восстанавливают Bi3+ и Hg2+  до металлического состояния.

        4.Анионы  со средней степенью окисления: NO-2, SO32-. Например, SO32—ион восстанавливает иод и бром.
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Лекция 9
Спектроскопические методы

План лекции

1.Молекулярная спектроскопия (спектрофотометрия)

2.Атомно -эмиссионная спектроскопия.

3.Атомно – абсорбционная спектроскопия.

Молекулярная спектроскопия (спектрофотометрия)

Основные законы поглощения электромагнитного излучения

Монохроматический поток электромагнитного излучения, падая на объект, частично поглощается, отражается и проходит через однородный слой вещества. Интенсивность первоначального потока излучения после прохождения через кювету с поглощающим раствором можно представить как сумму интенсивностей излучений:
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где Io – интенсивность первоначального излучения, падающего на объект;

      Ia – интенсивность излучения, прошедшего через объект;

       Ir – интенсивность излучения, отраженного стенками кюветы и растворителем.

Интенсивность потока излучения, прошедшего через раствор, всегда измеряют относительно раствора сравнения, поэтому величина Ir может быть исключена.

Зависимость между ослаблением интенсивности потока излучения и толщиной поглощающего слоя устанавливается законом Бугера – Ламберта и составляет сущность первого закона поглощения: каждый слой равной толщины поглощает равную долю падающего потока излучения.

Пусть слой вещества l состоит из бесконечно тонких слоев dl, и в этот тонкий слой поступает поток электромагнитного монохроматического излучения с длиной волны λ. После прохождения через поглощающий слой с толщиной dl интенсивность потока излучения уменьшается в результате поглощения на величину dI:
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где α – коэффициент поглощения среды. Следовательно, наблюдается относительное ослабление потока излучения при прохождении его через каждый тонкий слой однородного раствора вещества. Интегрируя уравнение (2) от Io до Il по всей толщине слоя, получим:


[image: image183.wmf]dI

I

dl

I

I

l

o

l

ò

ò

=

-

a

0

                                                      (3),


[image: image184.wmf]ln

ln

I

I

l

l

o

-

=

-

a

                                              (4),

или в экспоненциальной форме:
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где е – основание натурального логарифма.

При переходе к десятичным логарифмам:
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где α = 2,3025∙k,  а  k – коэффициент поглощения.

Второй закон поглощения электромагнитного излучения установлен Бером и выражает связь между интенсивностью излучения и концентрацией вещества в поглощающем растворе: поглощение потока электромагнитного излучения прямо пропорционально числу частиц поглощающего вещества, через которое проходит поток этого излучения, т.е. концентрации поглощающего раствора. 

Следовательно, k = ε·с, ε – коэффициент пропорциональности. Объединенный закон Бугера – Ламберта – Бера выражается уравнением:
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     (7)    или:    
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Величина 
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 называется оптической плотностью поглощающего вещества и обозначается буквой А:
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Отношение интенсивности монохроматического потока излучения, прошедшего через объект, к интенсивности первоначального потока излучения называется прозрачностью или пропусканием раствора Т:
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Величина Т, отнесенная к толщине слоя 1см, называется коэффициентом пропускания. Оптическая плотность А и пропускание Т связаны уравнением:
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Обычно Т выражают в процентах, тогда:
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Величины А и Т зависят от длины волны, толщины поглощающего слоя концентрации вещества в растворе. При подчинении растворов закону поглощения наблюдается прямолинейная зависимость оптической плотности от концентрации вещества в растворе при постоянном значении толщины кюветы. Эта пропорциональность строго соблюдается только для монохроматических излучений.

Линейная зависимость между величинами, характеризующими процесс поглощения излучения (А, lgT), и концентрацией вещества в растворе или толщиной поглощающего слоя может быть получена только при постоянном значении коэффициента поглощения ε. Как видно из (9,10), ε не зависит от с и l и характеризует степень поглощения электромагнитного излучения каким-либо веществом. Степень поглощения неодинакова при различных длинах волн и зависимость величины, характеризующей поглощение (А, ε, lgA, lgε), от длины волны (λ), частоты (ν) или волнового числа (
[image: image195.wmf]n

) можно изобразить спектральной кривой поглощения. Не существует единой системы построения кривых спектров поглощения.

Закон аддитивности

Закон аддитивности – важное дополнение к закону Бугера – Ламберта – Бера. Сущность закона аддитивности заключается в независимости поглощения индивидуального вещества от наличия других веществ, обладающих собственным поглощением, или индифферентных к электромагнитному излучению. Таким образом, при данной длине волны оптическая плотность смеси компонентов, не взаимодействующих между собой, равна сумме оптических плотностей отдельных компонентов при той же длине волны: 
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Уравнение закона аддитивности положено в основу метода анализа многокомпонентных систем.

Отклонения от закона Бугера – Ламберта – Бера

Опыт показывает, что линейная зависимость оптической плотности от l и c наблюдается не всегда. Отклонения от линейности объясняются с одной стороны, недостаточной монохроматичностью потока электромагнитного излучения, с другой – изменением состояния исследуемого вещества в растворе. Поэтому при практическом применении закона Бугера – Ламберта – Бера необходимо учитывать следующие ограничения. 

1.Закон справедлив для монохроматического излучения.

2.Пучок света должен быть параллельным.

3.Поскольку ε зависит от λ падающего излучения, а λ в свою очередь зависит от n - показателя преломления среды, в которой распространяется излучение, то ε также должен зависеть от n.

4.Температура раствора при измерениях должна оставаться постоянной хотя бы в пределах нескольких градусов (1-3°).

5.При данной длине волны в растворе должен поглощаться только один тип частиц.

6.Данный индивидуальный тип частиц не должен взаимодействовать ни с какими посторонними компонентами раствора, в том числе и растворителем. В противном случае происходит изменение состояния вещества в растворе, что приводит к невыполнению закона поглощения. 

На изменение состояния вещества в растворе влияют следующие факторы:

1) ионная сила раствора;

2) полимеризация;

3) степень сольватации;

4) степень диссоциации;

5) изменение концентрации водородных ионов:

а) от значения pH раствора зависит полнота образования окрашенного соединения;

      б) под влиянием водородных ионов меняется форма существования веществ;

в) в зависимости от pH раствора могут образоваться соединения различного состава. 

Способы определения концентрации вещества в спектрофотометрических методах
Если есть возможность измерить величины А и Т, то используют следующие пути расчета концентрации определяемого компонента при условии соблюдения законов поглощения. 

Метод градуировочного графика. В спектрофотометрических методах не измеряют абсолютных значений I0  и Il. Для оценки степени поглощения исследуемого раствора, содержащего какое – либо соединение, проводят сравнение интенсивности потока излучения, проходящего сквозь этот раствор, с интенсивностью потока излучения, проходящего сквозь раствор, поглощение которого принимают равным нулю – раствор сравнения. Под исследуемым подразумевают любой раствор, поглощение которого измеряют относительно раствора сравнения. Раствор с неизвестной концентрацией элемента называется испытуемым. Для построения  градуировочного графика готовят ряд эталонных  растворов, содержащих известное количество определяемого элемента, в тех же условиях, в которых приготовлен испытуемый раствор. Определив оптическую плотность эталонных растворов, строят зависимость A = f(c) (см. рис.). В аналогичных условиях определяют оптическую плотность Аx испытуемого раствора и по графику находят сx определяемого вещества.

В соответствии с законом Бугера – Ламберта – Бера график в координатах А – с должен быть линеен и прямая должна проходить через начало координат. Для построения такого графика достаточно одной экспериментальной точки. Но обычно его строят не менее чем по трем точкам, лучше по 6 – 7, что повышает точность и надежность определений. Градуировочным графиком можно также пользоваться, если зависимость А = f(c) криволинейна, но тогда нужно больше точек. Ограничения метода связаны с трудностями приготовления эталонных растворов и учетом влияния мешающих компонентов.
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Метод молярного коэффициента поглощения. В этом методе определяют оптическую плотность нескольких стандартных растворов  Аст, для каждого раствора рассчитывают 
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 и полученное значение ε усредняют. Затем измеряют оптическую плотность Аx анализируемого раствора и рассчитывают концентрацию сx по формуле:
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Ограничение метода ─ обязательное подчинение исследуемых растворов закону Бугера – Ламберта – Бера.

Метод добавок. Сначала определяют оптическую плотность Аx  анализируемого раствора, содержащего определяемый компонент неизвестной концентрации сx, а затем в анализируемый раствор добавляют известное количество определяемого компонента с известной концентрацией сст и вновь измеряют оптическую плотность Аx + ст. Оптическая плотность Аx анализируемого раствора равна:

Аx = ε·l·сx ,                                                                              (1)

а оптическая плотность анализируемого раствора с добавкой стандартного раствора

Аx + ст = ε l (сx  + сст).                                      (2)

Сравнение уравнений (1) и (2) дает:
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     или   Аx(сx + сст) = Аx + ст сx
Отсюда концентрация анализируемого раствора:


[image: image201.wmf]x

ст

x

x

ст

x

А

A

А

с

с

-

=

+

                                          (3)

Этот метод применяют при анализе растворов сложного состава, так как он позволяет автоматически учесть влияние мешающих компонентов. 

Атомно-эмиссионная спектроскопия

       Атомно-эмиссионный или атомный спектральный анализ основан на измерении длины волны, интенсивности и других характеристик света, излучаемого возбужденными частицами (атомами, ионами или молекулами) в газообразном состоянии.

       Испускание света атомами происходит за счет изменения энергии атомов. Атомы могут обладать только строго определенными дискретными запасами внутренней энергии: Е0, Е1, Е2 и т.д. Атомы не могут иметь энергию, промежуточную между Е0  и Е1  или между Е1 и Е2 и т.д. В невозбужденном, т.е. нормальном, состоянии атомы обладают минимальной энергией Е0. При подведении энергии, например при столкновении с быстролетящими электронами, энергия которых достаточна для возбуждения, атомы возбуждаются, т.е. переходят на более высокий энергетический уровень: Е1, Е2 и т.д.

       Через очень короткий период времени (≈ 1.10-8 с) атом самопроизвольно возвращается в нормальное или какое-то более низкое возбужденное состояние. Освобождающаяся при этом энергия излучается в виде светового кванта ∆Е = hν. 

Свет, излучаемый атомами, при помощи спектрального прибора разлагается в эмиссионный спектр, состоящий из набора отдельных спектральных линий (линейчатый спектр). Каждая из спектральных линий соответствует переходу между отдельными стационарными состояниями атома.

       По характерным линиям в спектре можно идентифицировать элементы, содержащиеся в анализируемом веществе ( качественный спектральный анализ), а по относительным интенсивностям спектральных линий определять концентрацию элемента в исследуемом образце ( количественный анализ).

       Принадлежность линии данному элементу устанавливается по длине волны и интенсивности линии. Наиболее интенсивными в спектре являются резонансные линии – линии, отвечающие переходу с первого возбужденного уровня на основной. Не все резонансные линии пригодны для использования, некоторые из них лежат в труднодоступной области спектра ( например, 
[image: image202.wmf]l

 200нм). Качественный анализ обычно проводят по «последним» линиям. Это линии, которые при уменьшении концентрации элемента в пробе исчезают  в спектре последними. При какой-то очень малой концентрации остается всего несколько линий – это и есть последние линии. Они хорошо изучены, их длины волн и характеристику интенсивности находят в специальных таблицах и атласах. Это обычно, но не всегда резонансные линии.

       Для расшифровки спектра и определения длины волны анализируемой линии пользуются спектрами сравнения, в которых длины волн отдельных линий хорошо известны. Чаще всего для этой цели используют спектр железа, линии которого хорошо изучены и расположены в различных областях длин волн. Спектр анализируемого вещества обычно фотографируют над спектром железа. Для определения длины волны заданной линии 
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х  измеряют расстояние 
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а

 от этой линии до ближайшей к ней линии спектра железа, длина волны которой 
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 точно известна, и расстояние 
[image: image206.wmf]2

а

 от линии 
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х до другой линии с известной длиной волны
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       Можно составить пропорцию:
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       Расстояние между линиями можно измерить с помощью измерительного микроскопа или спектропроектора.

Количественный спектральный анализ

       В практике количественного спектрального анализа обычно используют интенсивность не отдельной линии, а отношение интенсивностей двух спектральных линий, принадлежащих разным элементам. Для этого выбирают две спектральные линии: линию определяемого элемента (линию примеси) с интенсивностью I и  линию сравнения или линию основы с интенсивностью I0. Интенсивность линии основы не изменяется с изменением концентрации определяемого элемента в образце. Ее еще называют линией внутреннего стандарта. Отношение интенсивностей этих линий І/І0=R остается устойчивым при изменении условий, влияющих на изменение интенсивности всего спектра. Выбранные две линии с длинами волн 
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и
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l

для спектрального определения примеси в каком-либо объекте называют аналитической парой спектральных линий. По относительной интенсивности их определяется концентрация элемента в пробе. Для каждого определяемого элемента в образце выбирают свою аналитическую пару спектральных линий.
       В основе количественного спектрального анализа лежит уравнение Ломакина:
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в логарифмическом виде:   
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где 
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- интенсивность спектральной линии; 

в- коэффициент, учитывающий самопоглощение и зависящий от концентрации элемента в образце: при малых концентрациях в = 1, при увеличении концентрации в < 1;

а- постоянная величина, зависящая от условий возбуждения и условий испарения вещества электродов;

с – концентрация элемента в пробе.

       Это уравнение установлено эмпирически и выполняется для определенного интервала концентраций. Оно учитывает самопоглощение или реабсорбцию ─ процесс, когда при высокой концентрации атомов в источнике возбуждения наряду с излучением света возбужденными атомами происходит поглощение света невозбужденными атомами этого же элемента. 

       При проведении количественного спектрального анализа получают в одинаковых условиях спектры паров проб и эталонов с известным содержанием определяемых элементов. После измерения в спектрах паров эталонов интенсивностей линий аналитических пар строят градуировочный график зависимости относительной интенсивности спектральных линий от концентрации определяемого элемента.

Атомно – абсорбционная спектроскопия

       Он основан на измерении поглощения резонансного излучения свободными атомами определяемого элемента, находящимися в газовой фазе. Метод был предложен А. Уолшем в 1955 г.

       При поглощении кванта света hv свободный атом А переходит в возбужденное состояние А*:

А + hv =A*,

где h – постоянная Планка; v – частота, определяемая условием частот Бора:
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 - энергия атома в возбужденном и основном состояниях соответственно.

       Наиболее вероятным изменением энергетического состояния атома при возбуждении является его переход на основной уровень, т.е. резонансный переход. Если на невозбужденный атом направить излучение с частотой, равной частоте резонансного перехода, кванты света будут поглощаться атомами и интенсивность излучения будет уменьшаться. 

       Для наблюдения поглощения света атомами элемента исследуемый раствор в виде аэрозоля вводят в пламя, через которое проходит излучение от источника. Измеряют поглощение, которое соответствует отношению интенсивностей излучения, прошедшего через пламя до и после поглощения. 

       Наиболее важным звеном в атомно-абсорбционном анализе является «атомизация» анализируемого образца, т.е. переведение вещества в состояние, при котором определяемые элементы находятся в виде свободных атомов, способных поглощать свет. Наиболее распространенным и удобным средством для превращения раствора в атомный пар является пламя. Помимо пламён для атомизации веществ используют также специальные печи-кюветы, в которые вводят небольшое количество пробы (чаще всего в виде капли раствора). При повышении температуры печи вещество испаряется и атомизируется. Происходящие при этом процессы аналогичны процессам, протекающим в пламени.

       В качестве источников излучения, ослабление интенсивности которого определяется, используют лампы накаливания  или различного рода газоразрядные лампы, испускающие непрерывные (сплошные) спектры в широких спектральных областях. Чаще всего применяют специальные газоразрядные лампы с полым катодом. Конструкция ламп такова, что в спектре испускания интенсивно проявляются спектральные линии атомов, входящих в состав материала катода, или веществ, специально помещенных в полость катода. Изменяя материал катода или состав помещаемого в полость катода вещества, можно получать спектры испускания различных атомов. Каждая лампа дает спектр испускания атомов какого-либо одного элемента. Поэтому для определения нескольких элементов в пробе необходимо иметь набор ламп на различные элементы. Несколько элементов определяют при последовательной замене ламп.

Количественный анализ

       Уменьшение интенсивности резонансного излучения в условиях атомно-абсорбционного анализа подчиняется экспоненциальному закону убывания интенсивности излучения в зависимости от длины поглощающего слоя и концентрации вещества, аналогичному закону Бугера-Ламберта-Бера. Если І0 – интенсивность падающего монохроматического света, а І – интенсивность света, прошедшего через пламя, то величину lg(I0/I) называют оптической плотностью. Концентрационная зависимость оптической плотности выражается уравнением: 

lg(I0/I)=A    или    А = k·с·l,
где k – коэффициент поглощения; l – толщина светопоглощающего слоя (пламени); с – концентрация. Постоянство толщины поглощающего слоя достигается с помощью горелок специальной конструкции.

       Отклонения от линейности зависимости A=klc вызываются следующими причинами:

1) нестабильность работы различных узлов спектрофотометра (источника возбуждения и др.);

2) немонохроматичность линий испускания;

3) образование в пламени различных соединений определяемых элементов с кислородом или с сопутствующими элементами и.т.д.

       В практике анализа обычно применяют метод градуировочного графика и метод добавок.

       Атомно-абсорбционный метод анализа имеет ряд ограничений.

1. Не определяются элементы, резонансные линии которых лежат в далекой УФ-области спектра ( С, Р, галогены и др.).

2. Необходимость растворения пробы.

3. Невозможность одновременного определения нескольких элементов.
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Лекция 10
Хроматографические методы

План лекции

1.Классификация методов

2.Хроматографическое разделение

3.Качественный и количественный анализ

4. Эффективность хроматографического устройства
Хроматографию можно определить как процесс, основанный на многократном повторении актов сорбции и десорбции вещества при перемещении его в потоке подвижной фазы вдоль неподвижного сорбента.

Классификация методов

Для классификации хроматографических методов используют несколько признаков. Один из них — принцип распределения веществ по фазам. В зависимости от явления, вызывающего это распределение, различают распределительную, адсорбционную, ионообменную, осадительную и молекулярно-ситовую или гель-хроматографию.

В распределительной хроматографии вещества распределяются между двумя жидкими фазами. Другими словами, распределение обусловливается стремлением к экстракционному равновесию. Подвижной фазой обычно служит органический растворитель. Чтобы водная фаза осталась неподвижной, ее в виде тонкой пленки наносят на твердый носитель, например на силикагель.

В адсорбционной хроматографии распределение веществ по фазам вызывается адсорбцией их на твердых адсорбентах, представляющих собой неподвижную фазу. В качестве адсорбентов чаще всего применяют активный уголь, оксид алюминия, силикагель. Подвижная фаза может быть как жидкой, так и газообразной.

В ионообменной хроматографии неподвижной фазой служит ионит. Это неорганический или, чаще всего, органический полимерный материал, содержащий ионогенные группы. Ионит способен к обмену своих ионов на другие ионы, находящиеся в подвижной фазе. Вследствие этого последние распределяются по обеим фазам.

В осадительной хроматографии распределение веществ по фазам обусловливается их стремлением к равновесию растворимости. Более растворимое вещество в большей степени находится в подвижной фазе, чем менее растворимое вещество.

В молекулярно-ситовой хроматографии в качестве неподвижной фазы применяют пористые материалы. При этом поры имеют вполне определенные размеры, соответствующие размерам молекул одного из разделяемых веществ. Поэтому именно эти молекулы задерживаются в порах, а остальные остаются в растворе. В качестве пористого материала обычно применяют гидрофильные гели, поэтому метод именуют также гель-хроматографией.

Хроматографические методы подразделяют также по способу выполнения. Различают плоскостные и колоночные методы. К плоскостным методам относятся бумажная и тонкослойная хроматография. Здесь разделение веществ происходит в весьма тонком плоском слое. В бумажной хроматографии это бумага, на волокнах которой имеется тонкий слой воды, играющий роль неподвижной фазы. Следовательно, бумажная хроматография относится к распределительной. В тонкослойной хроматографии порошкообразная неподвижная фаза (адсорбент, ионит, гель) тонким слоем наносится на стеклянную пластинку. Подвижная фаза вместе с разделяемыми веществами перемещается в этом слое.

В колоночной хроматографии неподвижная фаза (твердый носитель с жидкостью, адсорбент, ионит, гель) находится в колонке, через которую пропускают жидкую или газообразную подвижную фазу.

Хроматографические методы еще подразделяют по агрегатному состоянию фаз. Подвижная фаза может быть либо жидкой (жидкостная хроматография), либо газообразной (газовая хроматография). В случае жидкостной различают жидкость-твердофазную (неподвижная фаза твердая) и жидкость-жидкостную (неподвижная фаза жидкая) хроматографию. К жид ко-твердофазной относится адсорбционная и ионообменная хроматография. Бумажную и тонкослойную хроматографию следует отнести к жидкость-жидкостной хроматографии, так как неподвижной фазой здесь является тонкая пленка жидкости на твердом носителе.

Газовую хроматографию подразделяют на газо-твердофазную, в которой газ проходит через колонку с твердой неподвижной фазой, и на газо-жидкостную, в которой колонка заполнена твердым носителем, на поверхности которого имеется жидкая неподвижная фаза.

Хроматографическое разделение

Хроматографическое разделение веществ возможно только при условии, что они неодинаково распределяются по фазам хроматографического устройства. Количественно это оценивается с помощью коэффициентов (констант) распределения в.стационарных условиях, когда обе фазы неподвижны. При введении в такую двухфазную систему вещества в количестве п молей происходит распределение его по фазам и устанавливается равновесие. После достижения равновесия в фазе, служащей при хроматографировании неподвижной, количество вещества равно пхстац, а в другой фазе ─ пхмоб (х обозначает молярную долю). При малых количествах распределяющегося вещества отношение
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представляет собой постоянную величину. В случае жидкость-жидкостной хроматографии она соответствует константе распределения.

Если К = const, молярные доли хстац и хмоб линейно взаимосвязаны: хстац = К хмоб. В таких случаях говорят о линейной хроматографии. Увеличение количества распределяющегося вещества может вызвать отклонения от линейной взаимосвязи. Отношение (1) тогда непостоянная величина, ее называют коэффициентом распределения и говорят о нелинейной хроматографии. Закономерности хроматографических процессов, как правило, выясняют исследованием линейной хроматографии и в случае нелинейности вносят необходимые поправки.

Для практического осуществления хроматографического разделения используют различные устройства. В колоночной хроматографии это колонки, в которых находится неподвижная фаза. В бумажной хроматографии — полоски бумаги, по которым перемещается подвижная фаза. В тонкослойной хроматографии — полоски тонкого слоя адсорбента (ионита, геля). Схематически все эти устройства можно изобразить, как показано на рис. 1а, где неподвижная фаза заштрихована. На нулевую линию устройства вводят смесь разделяемых веществ S1 и S2. Потом дают подвижной фазе перемещаться от этой линии ко второму концу устройства, как это показано стрелкой.
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Рис. 1

Константа распределения вещества S1 больше, чем константа распределения вещества S2 : К1 > К2. Поэтому после введения в устройство оба вещества распределяются по фазам, но неодинаково. S1 в основном находится в неподвижной, a S2 — в подвижной фазе.

На рис. 1а это схематически показано с помощью сплошной линии для S1 и пунктирной линии для S2.

При перемещении подвижной фазы вместе с ней перемещаются находящиеся в этой фазе вещества. Равновесие их распределения по фазам тем самым нарушается. Вещества, находящиеся в подвижной фазе, встречают чистую неподвижную фазу и частично переходят в нее. В то же время вещества, которые находятся в неподвижной фазе, приходят в соприкосновение со свежей подвижной фазой и постепенно переходят в нее. Таким образом, при непрерывном перераспределении между обеими фазами вещества перемещаются вместе с подвижной фазой. Однако скорость их продвижения меньше, чем скорость продвижения подвижной фазы. Причина этой разности — удерживание веществ неподвижной фазой. При этом удерживание усиливается с увеличением молярной доли вещества в неподвижной фазе. Другими словами, чем больше константа распределения вещества, тем медленнее оно продвигается в хроматографическом устройстве. Поэтому, если К1 ≠ К2 вещества S1 и S2 после прохождения определенного пути оказываются раздельными.

 Перемещение разделяемых веществ связано также с расширением границ зон, которые они занимают в устройстве. Происходит это вследствие хаотичного движения их молекул. На своем пути они претерпевают множество случайных столкновений, поэтому их распределение обусловливается множеством случайных причин. Такое же положение имелось при распределении случайных отклонений в генеральной совокупности. Поэтому распределение вещества по разрезам хроматографического устройства, перпендикулярным направлению перемещения подвижной фазы, описывается гауссовой кривой. Чем дальше продвигается зона вещества, тем большее число хаотичных столкновений претерпевают его молекулы и тем более широкими становятся границы этой зоны.

Сказанное поясняет рис. 1б, на котором показано положение в момент, когда фронт подвижной фазы достиг линии F. Вещество S1 сильно удерживалось неподвижной фазой, и зона его, обычно называемая пиком, успела переместиться только на расстояние ОМ. Второе вещество S2 гораздо менее удерживалось неподвижной фазой. Поэтому оно переместилось на значительно большее расстояние ON. Однако зона его сильно размыта, границы стали широкими и максимум существенно уменьшился.

Качественный и количественный анализ

В бумажной и тонкослойной, иногда даже в колоночной хроматографии подачу подвижной фазы прекращают в положении, показанном на рис. 1б. Потом хроматограмму опрыскивают растворами реагентов, дающих цветные реакции с разделяемыми веществами. Появляются окрашенные пятна или полосы, поэтому такой вид хроматографии называют проявительной хроматографией.

На проявленной хроматограмме измеряют расстояния OF, ОМ и ON и вычисляют коэффициенты, обозначаемые Rf :
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При постоянных условиях хроматографирования (состав подвижной фазы, температура, тип бумаги и т. п.) каждое вещество имеет свое значение коэффициента Rf . Поэтому они используются для идентификации веществ. Другими словами, качественное обнаружение осуществляют по коэффициентам Rf . О количестве разделенных веществ судят по интенсивности пятен на проявленной хроматограмме. Можно также пятно экстрагировать и потом подходящим методом определять количество вещества в экстракте.

В колоночной (в том числе газовой) хроматографии по достижении положения, показанного на рис. 1б, подачу подвижной фазы не прекращают. Хроматографирование продолжают до тех пор, пока подвижная фаза выносит из колонки разделяемые вещества. Этот процесс называют элюированием, а выходящую из колонки подвижную фазу, содержащую разделяемые вещества, — элюатом. Элюат обычно контролируют на содержание разделяемых веществ с помощью датчиков, которые называют детекторами. Сигналы детекторов принимаются измерительными приборами и передаются к самописцам. Получают хроматограммы, подобные той, которая показана на рис. 1в. Если на оси абсцисс отложено время, по хроматограмме можно определять время удерживания вещества в колонке. Для S1 это t1 а для S2 — t2 (отсчет времени ведется с момента ввода смеси разделяемых веществ). Часто все же по оси абсцисс откладывают не время, а объем элюата. Нулевая точка тогда соответствует выходу той порции подвижной фазы, в которую была введена смесь разделяемых веществ. Потом в элюате меняются концентрации разделяемых веществ в соответствия с различными степенями их удерживания. По полученной хроматограмме определяют объем удерживания. Для S1 это v1 а для S2 — v2.

Время (объем) удерживания при постоянных условиях хромато-графирования представляет собой величину, характерную для данного вещества. Поэтому наряду с другими методами обнаружения для идентификации веществ можно использовать значения времени (объема) удерживания. Количества же разделенных веществ пропорциональны площадям их пиков. Это используют для проведения количественных определений. Можно также собрать отдельные порции элюата и определить содержание в них разделяемых веществ с помощью подходящих методов количественного анализа.

Эффективность хроматографического устройства

Выше уже было отмечено, что при продвижении веществ через хроматографическое устройство пики размываются. Это выражается в расширении границ пиков и уменьшении высоты их максимумов. Так как пики описываются функциями Гаусса, их размывание равноценно увеличению стандартного отклонения σ. Для экспериментального определения величины σ в хроматографии используют то обстоятельство, что касательные в точках перегиба кривой Гаусса пересекают ось абсцисс при 

±2σ. Поэтому расстояние между точками пересечения равно 4σ (рис. 2).
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Рис. 2

По оси абсцисс может быть отложена длина l пути, который вещество проходило в хроматографическом устройстве. Тогда величина l4σ тоже выражена в тех же единицах измерения длины, в которых выражено пройденное расстояние. В других случаях по оси абсцисс могут быть отложены время удерживания t или объем удерживания v. Тогда получают t4σ или v4σ.

Стандартное отклонение, найденное описанным способом, используют для вычисления высоты разделительной ступени, ранее называемой высотой, эквивалентной теоретической тарелке:
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Следовательно, высота разделительной ступени выражается величиной дисперсии на единицу пройденного веществом пути (на единицу времени удерживания, на единицу объема удерживания). Чем высота меньше, тем больше число разделительных ступеней и тем выше эффективность хроматографического устройства.

Если вещество прошло через хроматографическую колонку, длина которой равна Н, то:
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Делением длины колонки на высоту разделительной ступени находят число этих ступеней в колонке:
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Подставлением σ = 
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 получают расчетную формулу:
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Итак, при продвижении веществ через хроматографическое устройство протекают два процесса, которые ведут к противоположным результатам. Максимумы отдельных пиков все более отдаляются друг от друга, что способствует разделению. Одновременно идет размывание пиков, их границы расширяются. Это может привести к перекрыванию пиков разделяемых веществ, то есть к ухудшению разделения. Поэтому хроматографическое устройство должно иметь оптимальное число разделительных ступеней, при котором обеспечивается практически полное разделение веществ. Критерием полноты разделения служит отношение расстояния между максимумами двух пиков к величине 4σ. Если это отношение равно единице, максимумы находятся на расстоянии 4σ и 2,3% от площади пика перекрываются другим пиком. При отношении, равном 1,5, расстояние между максимумами составляет 6σ и перекрываются лишь 0,13% от площади каждого пика. Такое разделение можно считать практически полным.
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