ЛЕКЦИЯ № 1 . 
ПРЕДМЕТ АНАЛИТИЧЕСКОЙ ХИМИИ  КЛАССИФИКАЦИЯ МЕТОДОВ АНАЛИЗА
 
Аналитическая   химия-это раздел химии, разрабатывающий на основе фундаментальных законов физики и химии принципиальные методы и приемы качественного и количественного анализа химического  состава вещества. Приведенное определение АХ в целом отражает ее содержание. 

Задача качественного анализа - определение (открытие, обнаружение) химических элементов, ионов, атомов, молекул в анализируемом веществе.

Количественный анализ - это определение количественного состава вещества, т.е. установление количества химических элементов, атомов, молекул, ионов в анализируемом веществе. Конечным результатом количественного анализа является экспериментально найденное значение концентрации или массовой доли. Например, в результате анализа установлено, что в промышленном удобрении  - фосфатной муке - массовая доля Р2О5 составляет  20-30%.

Исследуя новое соединение, прежде всего устанавливают, из каких компонентов оно состоит, а затем находят их количественные соотношения. Поэтому качественный анализ обычно предшествует количественному. Если качественный состав анализируемого материала известен, сразу приступают к количественному, выбирая подходящий метод.

Задачи кач. и колич. анализа можно решать  химическими, физическими и физико-химическими методами. В основе химических методов лежит какая- либо химическая реакция, удовлетворяющая необходимым требованиям. 
  Физические и физико-химические (инструментальные) методы основаны на наблюдении за изменениями физических свойств веществ, которое происходит в результате химической реакции. Это разнообразные оптические, хроматографические, электрохимические и др. методы. Из-за большой разнообразности этих методов и ввиду их большой значимости, инструментальные методы часто выделяют в отдельный раздел аналитической химии. Т. О. современная аналитическая химия включает 3 больших раздела:
Качественный химический анализ. Количественный химический анализ
Инструментальные методы. 

В настоящее время основными методами являются инструментальные, однако классические химические методы не утратили своего значения, т.к. во-первых имеют ряд достоинств, а во- вторых, они способствуют приобретению определенных химических навыков  и умений. 

Количественный химический анализ классифицируется на гравиметрический анализ, основанные на точном измерении массы, и титриметрический анализ, основанный на точном измерении объема.

Классификацию ф-х методов мы дадим при рассмотрении этого раздела.

Какое место занимает аналитическая химия в ряду других химических дисциплин? Теоретическую основу АХ составляют фундаментальные законы естествознания, такие, как периодический закон Д.И. Менделеева, закон сохранения массы веществ закон постоянства состава вещества и др. АХ тесно связана с физикой, неорганической , органической, физической химией и др. науками. Использование достижений этих наук обогащает аналитическую химию, расширяет ее возможности, позволяет решать многие задачи. 

АХ имеет важное практическое и научное значение.

1. Почти все химические законы были открыты с помощью методов АХ, состав различных минералов, руд, лунного грунта, далеких планет, открытие ряда редких элементов(  аргона, германия), оказалось возможным благодаря применению  точных методов АХ. 
2. Методами АХ осуществляется контроль на производстве за технологическими процессами, в геологии, геохимии, с/х, фармацевтике, нефтехимической промышленности.
3. Во всех странах специальные государственные службы следят за уровнем загрязнения объектов окружающей среды. Термин "экологический мониторинг" . Критериями качества воздуха, почв, вод, атмосферных осадков являются ПДК, которые определяются методами АХ.
Один из ведущих современных аналитиков академик Золотов так охарактеризовал состояние и задачи современной аналитики:"Сегодняшний день АХ характеризуется многими изменениями: расширяется арсенал методов анализа, особенно в сторону физических и биологических; автоматизация и математизация анализа; создание приемов и  средств локального, неразрушающего , дистанционного, непрерывного анализа; появление новых возможностей  для повышения чувствительности, точности и экспрессности анализа; дальнейшее расширение круга анализируемых объектов. 

ЛЕКЦИЯ № 2.  
ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ОСНОВЫ АНАЛИТИЧЕСКОЙ ХИМИИ. ПОНЯТИЕ О ХИМИЧЕКОМРАВНОВЕСИИ
Подавляющее большинство химических реакций, которые применяются в АХ протекает в растворе: кислотно - основное взаимодействие, окислительно -восстановительное, осаждение малорастворимых соединений и др. Поэтому рассмотрение теоретических вопросов мы начинаем с рассмотрения реакций в растворах. Опираясь на знания, полученные вами в курсе общей химии, мы тем не менее не будем их дублировать.

В количественном анализе широко используются обратимые реакции , т.е. протекающие одновременно в двух противоположных направлениях 
аА  + вВ      сС +  дД   (1)
В 1864 - 1867 г норвежские ученые Гульдберг и Вааге установили закон действующих масс ( под действующими массами они подразумевали концентрации .Тогда термин концентрация еще не был известен . его ввел позднее Вант-Гофф). :скорость химической реакции прямо пропорциональна произведению концентраций реагирующих веществ  в степенях, равных соответствующим стехиометрическим коэффициентам..
Так, для реакции (1)  скорость прямой реакции    v1 = k 1cA cB, а скорость обратной  v 2  =    k2 c C cD
При протекании любой реакции при постоянной температуре рано или поздно наступает состояние, когда скорости прямой и обратной реакции становятся равны , а концентрации  - равновесными., 

Т.е.  к2 сссд  = к1 са св. Т.к. при   t= const.,  к1= const., к2  = const.,  и отношение   
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Величина К, характеризующая  при постоянной температуре постоянство соотношений равновесных концентраций реагентов, была названа Вант-Гоффом константой равновесия. В дальнейшем равновесные концентрации ,выраженные в единицах молярности ( моль\л). Знание числового значения   К  позволяет рассчитать такие важные величины, как степень превращения исходных веществ,  равновесный выход продуктов реакции.

Для аналитических реакций важна глубина протекания реакции: чем выше  степень превращения исходных веществ в продукты реакции, тем меньше ошибка анализа. Обычное требование, чтобы прореагировало не менее 99,9% исходного вещества, т.е. реакция протекает практически до конца. Это позволяет оценить числовое значение  К  = 108.  Закон действия масс дает возможность управлять обратимыми аналитическими реакциями,  смещая равновесие в желаемую сторону. 

Сильные и слабые электролиты
Электролиты - это вещества, способные распадаться на ионы в  растворе (упрощенная формулировка, т.к.не охватывает твердые электролиты и расплавы электролитов)

Раствор  - это гомогенная смесь двух или нескольких веществ, способная непрерывно изменять свои свойства. Растворы бывают твердые и жидкие , в АХ используются в основном жидкие растворы. 
В соответствии с теорией электролитической диссоциации шведского ученого Сванте Августа Аррениуса, который за создание этой теории был удостоен в 1902 г Нобелевской премии, электролиты в растворах  распадаются на ионы (диссоциируют) вследствие взаимодействия с молекулами растворителя. Количественно ионизация электролита в растворе характеризуется степенью диссоциации (α), равной отношению продиссоциировавших  молекул  к исходному числу молекул. Степень диссоциации      численно выражается либо в долях единицы, либо в процентах. По способности к диссоциации электролиты разделяют на сильные и слабые.
Сильные (неассоциированные) электролиты в не слишком концентрированных растворах распадаются на ионы практически полностью. Это  - большинство солей, сильные кислоты, сильные основания. Для сильных электролитов их степень диссоциации  α =1 (100%).
В концентрированных  растворах сильные электролиты частично ассоциированы.

Слабые (ассоциированные) электролиты  - диссоциированы лишь частично. Это - слабые кислоты и основания, комплексные соединения (их внутренняя сфера), некоторые соли ртути(11), например, хлорид и цианид ртути.

Состояние сильных электролитов в растворе.
     Общая концентрация ионов в растворе определяется  молярной концентрацией растворенного электролита с учетом его степени диссоциации и числа ионов, на которые диссоциирует молекула электролита в растворе.

Термин"концентрация"   ввел голландский физико- химик  Якоб Вант- Гофф  - один из основателей теории растворов и первый Нобелевский лауреат по химии (1901).

Частицы в растворах взаимодействуют друг с другом. Если эти взаимодействия отсутствуют, растворы считаются идеальными. Строго говоря, идеальных растворов  не существует и представляют собой теоретическую абстракцию. Однако, если концентрация раствора электролита стремится к нулю, расстояния между частицами увеличиваются, а энергия их взаимодействия - уменьшается. Поэтому свойства бесконечно разбавленных растворов приближаются по свойствам к идеальным. Термодинамические уравнения ( в частности константа равновесия является термодинамической характеристикой реакции)для идеальных растворов, в которых фигурируют концентрации , непригодны для описания свойств реальных растворов, так как каждый реальный раствор к тому же имеет свою собственную специфику. Чтобы использовать  для реальных систем общие термодинамические уравнения, американский физико - химик Льюис предложил в 1907 г метод активностей, согласно которому в эти уравнения вместо концентраций вводят некие  числа так, чтобы результаты, полученные после решения этих уравнений,  совпадали  с экспериментальными данными. Такие числа называют "активностью". Итак, активность  ионов  в растворе - это величина, подстановка которой вместо общей концентрации в термодинамические уравнения для идеальных растворов, дает соответствующие опыту значения рассчитываемых величин для  реальных растворов.
Активность а связана с общей концентрацией  с формальным соотношением:

                        а = сf
где f  - коэффициент активности. Тогда уравнение       принимает вид:

 При с = 0  величина а = с, так что f = 1, т.е. для предельно разбавленных растворов  активность по числовой величине совпадает с концентрацией, а коэффициент активности равен  1.Чем больше коэффициент активности отличается  от 1, тем сильнее свойства реального раствора отличаются от идеального. Константа равновесия, выраженная через активностью называется истинной термодинамической константой равновесия.
Ионная сила раствора
В растворах сильных электролитов все ионы взаимодействуют между собой. Согласно теории Дебая-Хюккеля ион в растворе  рассматривается как заряженная частица, окруженная ионной атмосферой преимущественно из противоположно заряженных  ионов, а взаимодействие  иона с ионной атмосферой носит  электростатический  характер. Коэффициенты активности зависят от заряда иона и ионной силы раствора, которая равна полусумме  произведений концентрации каждого иона на квадрат его зарядового числа.

  І = 0,5 ∑Сi Z2i , где   І = ионная сила раствора, Сi - молярная концентрация всех ионов, Zi – зарядовое число ионов
Связь коэффициента активности с ионной силой  описывается  следующим уравнением:
 lg fi = - А z2i  √І , 
где    fi - коэффициент активности  i -го иона;  zi - заряд  этого  иона;   I -  ионная сила раствора;  А - коэффициент, зависящий от температуры и природы растворителя. Для водных растворов при 25 С величина  А = 0, 512, поэтому можем записать: 
 lg fi = - 0,512 А z2i  √І ,.

 Это уравнение соответствует  первому  приближению Дебая-Хюккеля и справедливо для значений I, не превышающих 0,01 моль/л.


Из этих уравнений следует, что если ионная сила раствора постоянна, то для всех ионов, имеющих одинаковый по абсолютной величине заряд, коэффициент активности один и тот же. В этом заключается  правило ионной силы Льюиса и Рендалла. В аналитике часто пользуются активностями, т.к. ионная сила оказывает влияние и на увеличение силы кислот и оснований и на растворимость малорастворимых электролитов.


В разбавленных растворах слабых электролитов  коэффициенты активности близки к 1  и их свойства определяются  действительными концентрациями. Однако и у слабых электролитов в присутствии сильных поведение ионов характеризуется активностями.
Т.о., сильные электролиты в растворах полностью ионизированы, в связи с этим они не подчиняются закону действия масс и не имеют констант ионизации. Между ионами действуют силы электростатического притяжения и отталкивания, мерой которых служит ионная сила раствора. Тормозящее влияние  ионной атмосферы приводит к уменьшению подвижности ионов и, следовательно к уменьшению электропроводности. Поэтому степень диссоциации сильных электролитов с увеличением концентрации уменьшается. Поэтому свойства ионов в растворах сильных электролитов проявляются так, как если бы их было меньше, а вместо  концентраций пользуются активностями (эффективной или кажущейся концентрацией).

ЛЕКЦИЯ 3.
РАВНОВЕСИЯ РЕАКЦИЙ КОМПЛЕКСООБРАЗОВАНИЯ.

Комплексообразование. Основные признаки комплексных соединений. Координационное число. Дентатность. Классификация комплексных соединений по характеру взаимодействия металл-лиганд, по однородности лиганда и комплексообразователя: внутрисферные и внешнесферные, однороднолигандные и смешаннолигандные, полиядерные комплексы. Хелаты, внутрикомплексные соединения. Свойства комплексных соединений, имеющие аналитическое значение: устойчивость, растворимость, окраска, летучесть. Ступенчатое комплексообразование. Количественные характеристики реакций образования комплексных соединений: константы устойчивости (ступенчатые и общие), функция и степень образования. Скорость реакций комплексообразования. Факторы, влияющие на устойчивость комплексов. Хелатный эффект. Органические реагенты. Функционально-аналитические группы. Влияние структуры органических реагентов на их свойства. Роль различных функциональных групп. Теория аналогий взаимодействия ионов металлов с неорганическими и органическими реагентами. Важнейшие органические реагенты, применяемые в анализе. Аналитически важные свойства комплексных соединений. Влияние комплексообразования на кислотно-основные и окислительно- восстановительные свойства соединений, растворимость, стабилизацию различных степеней окисления элементов. Возможности использования комплексных соединений в различных методах анализа.

ЛЕКЦИЯ 4.

ТЕОРИИ КИСЛОТ И ОСНОВАНИЙ

Природа кислот и оснований всегда интересовала исследователей, а в последнее время интерес к ним особенно возрос в связи с тем, что бурное развитие химии дало обилие нового экспериментального материала, который настоятельно требует широких теоретических обобщений, охватывающих все многообразие кислотно-основных взаимодействий.
История развития учения о кислотах и основаниях — одна из интересных и важных глав химии. Вместе с тем, как указывает историк химии Г. Копп, «...в немногих раз​делах химии отмечается смена столь противоположных и противоречащих друг другу взглядов, как в учении о кислотах, щелочах и солях. Каждый шаг вперед, который делали для теоретического познания этих веществ, достигался путем тяжелой борьбы с сохранившимися предрассудками. ...Как только полагали, что пришли к удовлетворительному решению главных теоретических проблем, тотчас же сталкивались с возникающими противоречиями».
Теория Аррениуса

Представления о кислотах и основаниях существуют более трех столетий, но до сих пор нет единого определения этих понятий. Первым приближением к современным взглядам на кислоты и основания была теория шведского физико-химика Аррениуса, выдвинутая им в 1887 году, вытекающая из его теории электролитической диссоциации. За создание теории электролитической диссоциации Аррениус в 1903 году был удостоен Нобелевской премии по химии. Исследуя электропроводимость водных растворов, он обратил внимание на тот факт, что их проводимость при разбавлении увеличивается. Исходя из этого, он высказал предположение, что в таких растворах вещества распадаются на заряженные частицы – ионы, которые могут передвигаться к электродам – отрицательно заряженному катоду и положительно заряженному аноду. Данный процесс распада был назван электролитической диссоциацией. Такое название также предполагает, что диссоциация происходит под действием электрического тока. Теория Аррениуса, с одной стороны, объясняла, почему растворы электролитов проводят ток, с другой стороны – объясняла увеличение числа частиц в растворе. Аррениус из всех ионов выделил ионы H+ и OH как продукты автодиссоциации воды: 

H2O [image: image2.png]


H+ + OH
Затем он высказал утверждение, что все кислоты образуют в растворе катионы водорода (H+), а все основания - гидроксид-ионы (OH):

Кислоты: HNO3 [image: image3.png]


H+ + NO3 и HNO2 [image: image4.png]


H+ + NO2 

Основания: NaOH [image: image5.png]


Na+ + OH и NH3 . H2O [image: image6.png]


NH4+ + OH 
Кислоты и основания, для которых степень распада на ионы (степень электролитической диссоциации) имеет значение, близкое к единице, были названы Аррениусом сильными (HNO3, NaOH), а все остальные - слабыми (HNO2, NH3 . H2O).

Слабые кислоты можно было сравнить по силе, используя закон действующих масс - по значениям констант кислотной диссоциации KДК, а слабые основания - по значениям констант оснoвной диссоциации KДО. Чем выше значение KД, тем более сильным считался слабый электролит-кислота или слабый электролит-основание.

Для многооснoвных кислот (например, H2CO3 или H3PO4) и многокислотных оснований типа Ca(OH)2 и La(OH)3 идет ступенчатая диссоциация - последовательный отрыв каждого катиона H+ или аниона OH: 

H2CO3 [image: image7.png]


H+ + HCO3, 
HCO3 [image: image8.png]


H+ + CO32
Ca(OH)2 [image: image9.png]


CaOH+ + OH, 
CaOH+ [image: image10.png]


Ca2+ + OH
В этих случаях получался набор значений KД (для кислот KДК1, KДК2 …, для оснований - KДО1, KДО2 …), и сравнение кислот либо оснований по силе становилось неопределенным.

Сильные кислоты и основания из-за практического отсутствия состояния равновесия по закону действующих масс никак не характеризовались количественно, их сила просто считалась наибольшей. 
Многие ученые – современники Аррениуса, вначале не приняли его теорию. У многих из них то время еще не было четкого понимания, чем ионы отличаются от нейтральных атомов. Им казалось невероятным, как, например, хлорид натрия в воде может существовать в виде отдельных ионов натрия и хлора: как известно, натрий бурно реагирует с водой, а раствор хлора имеет желто-зеленый цвет и ядовит. В результате диссертация Аррениуса получила ряд отрицательных отзывов. К числу самых непримиримых противников Аррениуса принадлежал и Д.И.Менделеев, создавший «химическую» теорию растворов, в отличие от «физической» теории Аррениуса. Менделеев считал, что в растворах происходят по сути химические взаимодействия между растворенным веществом и растворителем, тогда как теория Аррениуса представляла водные растворы как механическую смесь ионов и воды. В 1889 году Менделеев опубликовал Заметку о диссоциации растворенных веществ, в которой ставился под сомнение сам факт распада на ионы в растворах электролитов. «Сохраняя все то, что приобретено в отношении к пониманию растворов, – писал Менделеев, – мне кажется, можно оставить в стороне гипотезу об особом виде диссоциации – на ионы, совершающейся с электролитами при образовании слабых растворов».
Вскоре выяснилась качественная и количественная ограниченность взглядов Аррениуса на кислоты и основания, которая заключалась в следующем.

  Во-первых, по идее Аррениуса, из обратимости реакций диссоциации как бы следовало, что чем больше вводить вещества в раствор, тем сильнее равновесие диссоциации сдвинется вправо (в соответствии с принципом Ле-Шателье), и тем в большей степени будет протекать данная реакция. Но экспериментальные данные показали обратное: в разбавленном растворе степень диссоциации слабой кислоты или основания становилась больше, чем в концентрированном. 
Отсюда можно было бы сделать ложный вывод, будто хорошо растворимые кислоты и основания - более сильные электролиты, чем плохо растворимые.

Эксперименты показали, что растворимость и степень диссоциации никак между собой не связаны: и хорошо, и плохо растворимый электролит может оказаться и сильным, и слабым.

Указанные экспериментальные факты были объяснены в 1888 году Оствальдом, который сформулировал закон разбавления, устанавливающий математическую зависимость между степенью диссоциации α и аналитической (по приготовлению) концентрацией вещества в растворе С, а именно: 

KД = α2С / (1 - α) = Const = f (T) 

  Во-вторых, по идее Аррениуса, вода является лишь растворителем (средой) и химически не участвует в реакциях диссоциации кислот и оснований (см. приведенные выше уравнения диссоциации). 
Однако известно, что это не всегда так. 
Теория химической связи делит все вещества на ионные и ковалентные. Соли и щелочные гидроксиды, будучи в твердом состоянии ионными кристаллами, при растворении в воде естественно распадаются (диссоциируют) на те же ионы, из которых построена их кристаллическая решетка: 

KNO3 = K+ + NO3
Ba(OH)2 = Ba2+ + 2 OH
Все соли и щелочные гидроксиды - сильные электролиты.

Кислоты по Аррениусу - это вещества, состоящие из полярных ковалентных молекул. После растворения их в воде протекает не простой распад на ионы, а химическая реакция между молекулами кислоты и воды. Участие воды в реакциях такого рода подтверждено экспериментально, однако отобразить это взаимодействие в рамках теории Аррениуса невозможно. 

  В-третьих, по идее Аррениуса, кислые соли должны диссоциировать в воде так же ступенчато, как многоосновные кислоты: 

NaHSO4 [image: image11.png]


Na+ + HSO4, 
HSO4 [image: image12.png]


H+ + SO42
NaHCO3 [image: image13.png]


Na+ + HCO3, 
HCO3 [image: image14.png]


H+ + CO32
При этом они должны создавать в растворе кислотную среду, обусловленную избытком ионов H+.

Однако экспериментальные данные показывают, что, например, в растворе NaHSO4 среда кислотная, а в растворе NaHCO3 - наоборот, щелочная, хотя избыточное содержание гидроксид-ионов OH- в рамках теории Аррениуса объяснить невозможно. 

  В-четвертых, в рамки определений Аррениуса не укладывались реакции гидролиза солей, образованных слабыми кислотами или слабыми основаниями, например: 

AlCl3 + H2O [image: image15.png]


(AlOH)Cl2 + HCl, 
Al3+ + H2O [image: image16.png]


AlOH2+ + H+
Na2CO3 + H2O [image: image17.png]


NaHCO3 + NaOH, 
CO32+ H2O [image: image18.png]


HCO3 + OH
Несмотря на то, что подобные соли создают в растворе кислотную или щелочную среду, кислотами или основаниями по Аррениусу они не являются. Поскольку вода входит в уравнения гидролиза уже как полноценный реагент, такие реакции, согласно представлениям Аррениуса, считались особым видом обменных реакций в водном растворе, а состояние равновесия характеризовали константами гидролиза, вычисляемыми по сложными правилам, различным для солей разных типов. 

  В-пятых, по идее Аррениуса, реакции нейтрализации типа: 

KOH + HNO3 [image: image19.png]


KNO3 + H2O
OH + H+ [image: image20.png]


H2O

проходят только в водном растворе. Однако известно множество реакций, весьма схожих с реакциями нейтрализации, но протекающих либо в неводных растворителях, либо вообще не в растворе. Например: 

KOH(т) + HCl(г) = KCl(т) + H2O(г);
NH3(г) + HBr(г) [image: image21.png]


NH4+(г) + Br(г);
HNO3(s) + CH3COOH [image: image22.png]


NO3(s) + CH3COOH2+(s).

С точки зрения теории электролитической диссоциации эти реакции не могут получить объяснения, отражающего их сходство с реакциями нейтрализации в водном растворе. 

Таковы основные недостатки определений Аррениуса для кислот и оснований.
Теория Бренстеда – Лоури
В 1923 г. независимо друг от друга Бренстед и Лоури предложили новую, так называемую протолитическую теорию кислот и оснований, которую чаще называют просто теорией Бренстеда.
Создатели этой теории считают, что электролитиче​ская диссоциация кислот и оснований не является фи​зическим процессом отщепления ионов Н+ и ОН", как это вытекало ;из теории Аррениуса, а есть результат химиче​ского взаимодействия растворенного вещества с раство​рителем. Например:
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Явление распада вещества на ноны в результате хи​мического взаимодействия с растворителем может быть проиллюстрировано растворением различных аминов в органических кислотах. Как известно, ни амины, ни ор​ганические кислоты в чистом виде практически не диссо​циированы. Если же смешать амины с органической кислотой то (как впервые показал Д. П. Коновалов) по​лученный раствор хорошо проводит электрический ток, так как в процессе реакции:
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образуются ионы.
Учитывая все эти факты, Бренстед называет кисло​тами вещества, которые способны отдавать протон (до​норы протона):
кислота 
[image: image26.wmf]кислота



 EMBED Equation.3  [image: image27.wmf]основание
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Например,
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Основаниями, по Бренстеду, являются вещества, ко​торые способны присоединять протон (акцепторы про​тона) :
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 EMBED Equation.3  [image: image32.wmf]А


Например,
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Реакцию кислотно-основного взаимодействия Брен​стед представляет следующей схемой:
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Например,
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В этом равновесии участвуют две пары кислот и ос​нований, именуемых Бренстедом корреспондирующими, т. е. сопряженными, или соответствующими. Так, в ука​занной реакции 
[image: image36.wmf]-

Cl

-ион является сопряженным основа​нием кислоты НС1; NH4+-ион—сопряженной кислотой ос​нования NH3.
Таким образом, вещество может проявлять кислот​ность лишь при взаимодействии с основанием и, наобо​рот, основные свойства оно может обнаруживать только в присутствии кислоты.
Бренстед проводит аналогию между кислотно-основ​ными и окислительно-восстановительными реакциями. При окислительно-восстановительных реакциях от вос​становителя к окислителю переходит электрон, а при кис​лотно-основных реакциях кислота отдает основанию про​тон. Подобно тому, как кислота, отдав протон, превра​щается в основание, восстановитель, потеряв электрон, становится окислителем:
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Как для протекания восстановительной реакции необ​ходимо присутствие окислителя, принимающего элек​трон, так и для проявления кислотности вещества необ​ходимо присутствие основания, способного принять про​тон.
Таким образом, одно и то же вещество в зависимости от условий реакции может быть и кислотой, и основани​ем. Например, в приводимых ниже реакциях вода ведет себя как слабое основание, так как она является акцеп​тором протона:

[image: image39.wmf]-

+

+

«

+

Cl

O

H

O

H

HCl

3

2



[image: image40.wmf]-

+

+

«

+

COO

CH

O

H

O

H

COOH

CH

3

3

2

3



 EMBED Equation.3  [image: image41.wmf]
Но вода может проявлять и кислотные свойства, т. е. быть донором протона:
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Уксусная или азотная кислоты ведут себя как кисло​ты по отношению к более слабым кислотам. Например, при взаимодействии уксусной кислоты с безводной азот​ной уксусная кислота действует как основание.-
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В свою очередь даже такая кислота как азотная по отношению к более сильной, например, хлорной кислоте (в водном растворе) веден себя как основание:
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Наглядным примером зависимости свойства вещест​ва от партнера (растворителя) служит мочевина, кото​рая в жидком аммиаке ведет себя как кислота, в уксус​ной кислоте — как основание, а в воде—нейтральна.
Вещества, способные легко присоединять к себе про​тоны, называются протофильными и являются основа​ниями. Если такие вещества служат растворителями, то называются протофильными растворителями (жидкий аммиак, амины). Чем сильнее выражена протофиль-ность растворителя, тем большее число веществ, раство​ренных в нем, ведут себя как кислоты, тем отчетливее проявляется различие в их силе и тем меньшее число ос​нований способно существовать в этом растворителе.
Вещества, способные отдавать протоны, называются протогенными и являются кислотами (серная, азотная, уксусная кислоты). Если они являются растворителями, то называются протогенными растворителями. Чем лег​че молекулы растворителя отдают протоны, тем большее
число веществ сможет проявить в этом растворителе ос​новные свойства.
Вода является типичным амфотерным растворителем. Она примерно с одинаковой легкостью может присоеди​нять и отдавать протон:
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По Бренстеду, существуют и так называемые апро-тонные растворители. Это вещества, которые или совсем не проявляют кислотные и основные свойства, или про​являют их очень слабо. Они не способны отдавать или принимать протоны. К таким растворителям Бренстед относит бензол и большинство углеводородов.
Таким образом, теория кислот и оснований Бренсте-да значительно расширила круг веществ, которые можно рассматривать как кислоты или основания не только в воде, но и в неводных средах. Протолитическая теория хорошо объясняет реакции кислотно-основного взаимо​действия как в водных, так и в неводных системах, а также взаимодействие между кислотами различной си​лы, чего невозможно было объяснить, опираясь на тео​рию Аррениуса.
Однако дальнейшее развитие химической науки по​казало, что и эта теория является несовершенной, так как в ней не нашлось места апротонным кислотам. Меж​ду тем, на практике часто встречаются реакции, которые носят кислотно-основной характер, тогда как ни одно из участвующих в реакции веществ не является донором протона. 
Теория Льюиса.
Иной подход в трактовке свойств кислот и оснований предложил Г. Льюис в 1923 году. Считая, что наличие протона не является основным признаком кислотности, он обосновал электронный механизм кислотно-основных реакций. По определению Г. Льюиса, кислота —  это любое химическое соединение, которое в ходе химической реакции способно присоединиться к паре электронов другой молекулы и образовать за счет этой пары новую ковалентную химическую связь. Такие вещества с тех пор стали называть кислотами Льюиса. В составе этих веществ есть атомы с незаполненными (вакантными) орбиталями и потому они могут быть акцепторами пары электронов (от латинского acceptor – принимающий). А молекулы или ионы, предоставляющие кислотам Льюиса электронные пары – это основания Льюиса, они являются донорами электронов (от лат. donare – дарить, жертвовать). Любое равновесие, описывающееся электронодонорным механизмом, рассматривается как кислот​но-основное.
Отличительным признаком кислотно-основной теории Льюиса является то, что кислота и основание взаимодействуют друг с другом с образованием донорно-акцепторной (координационной) связи: 

А+ВА:В,

где А - к-та, В - основание, А: В - кислотно-основный комплекс (продукт нейтрализации). 

В результате приобретенной пары электронов атомом, ответственным за кислотные свойства рассматриваемого соединения, часто возникает завершенная электронная конфигурация, напр.:
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В соответствии с теорией кислот и оснований Льюиса, к кислотам относятся ионы металлов (например, Ag+, Fe3+), оксиды некоторых неметаллов (например, SO3), ряд солей (например, AlCl3), сами ионы водорода – протоны (как частицы, легко присоединяющие пару электронов), а также такие вещества как BF3, SiO2, Al2O3. Все такие вещества (кроме ионов водорода) сейчас называют кислотами Льюиса. А основания, по Льюису, – это ионы или молекулы, которые обладают одной или несколькими неподеленными парами электронов. К ним принадлежат, например, ион аммония, органические амины, оксиды щелочных и щелочноземельных металлов, а также атомы и молекулы, несущие отрицательные заряды, т.е. анионы, в том числе и гидроксильные ионы ОН– (последние также сейчас не относят к основаниям Льюиса). Протонные кислоты рассматриваются в теории Льюиса как продукты нейтрализации протона основаниями (например, соляная кислота - продукт нейтрализации Н+ основанием Сl-).
При взаимодействии кислот Льюиса с основаниями Льюиса (реакция нейтрализации) образуется так называемая донорно-акцепторная связь. Она по сути ничем не отличается (кроме своего происхождения) от обычной ковалентной связи. Типичными по Льюису являются, например, реакция между аммиаком (донор пары электронов) и ионом водорода с образованием иона аммония; реакция бромида железа с ионом брома с образованием аниона FeBr4–; реакция между аммиаком и трифторидом бора с образованием молекулы с донорно-акцепторной (координационной) связью H3N:BF3. Донорно-акцепторную связь часто изображают стрелкой, направленной от донора к акцептору: H3NBF3. Донорно-акцепторными, по Льюису, являются и связи в многочисленных комплексных соединениях металлов. В них пары электронов связывают атом металла с неорганическими или органическими донорами электронов – лигандами. Таким образом, Льюис впервые использовал электронные представления для объяснения связи в комплексных (координационных) соединениях, например, в ионах [Ag(NH3)2]+. 

Растворение кислот Льюиса в ионизирующих растворителях приводит к росту концентрации катионов растворителя (например, SO3+Н2ОН3О++HSO-4). Основания же увеличивают концентрацию анионов растворителя [например, (CH3)3N+H2OОН-+(CH3)3NH+].
Теория Льюиса имеет ряд слабых сторон. Так, протонные кислоты типа H2SO4, HC1, НС1О4, согласно данной теории, должны обладать способностью присоеди​нять электронные пары, образуя ковалентные связи. Строение же молекул этих веществ указывает на отсут​ствие такой способности. В связи с этим был предложен довольно сложный механизм взаимодействия кислоты с основанием, где предполагалось образование проме​жуточных соединений (за счет водородных связей) и последующее их разрушение с образованием конечных продуктов реакции. Это только усложнило объяснение наиболее широко известных процессов.

Ограниченность теории Льюиса проявилась и в трак​товке силы кислот. Кислоты и основания Льюиса невозможно расположить в универсальный ряд по силе, так как их последовательность зависит от вещества, взятого за стандарт для сравнения  Согласно Льюису сила кислоты или основания зависит от особенностей химической реакции, в которой эти вещества участвуют. Например, при обра​зовании фторидных комплексов ионы меди выступают как кислота более слабая, чем ионы бериллия. Это сле​дует из факта, что устойчивость фторидного комплекса меди меньше устойчивости фторидного комплекса берил​лия. Однако с аминами медь дает более устойчивые комплексы, чем бериллий. В последнем случае повышен​ная кислотность должна приписываться ионам меди. При таком подходе невозможно количественное опреде​ление силы кислот или оснований.

Отсутствует также согласованность в каталитическом действии кислот Льюиса и протонных кислот. Было уста​новлено, что многие реакции, которые катализируются кислотами Льюиса, не катализируются протонными кислотами.

Таким образом, стремление распространить законо​мерности кислотно-основного взаимодействия на значи​тельно более широкий круг процессов привело к умень​шению числа общих черт химических реакций веществ, отнесенных к одному классу.
 
ЛЕКЦИЯ 5. 
РАВНОВЕСИЯ В РАСТВОРАХ КИСЛОТ И ОСНОВАНИЙ.

АВТОПРОТОЛИЗ ВОДЫ. 
ИОННОЕ ПРОИЗВЕДЕНИЕ ВОДЫ РН РАСТВОРОВ.

Из курса неорганической химии известно несколько классификаций химических реакций. В зависимости от количества и состава исходных веществ и продуктов реакций их делят на реакции разложения, соединения, замещения и обмена. Можно выделить также реакции, протекающие с изменением степени окисления и без изменения, экзо- и эндо... реакции. С точки зрения химика-аналитика целесообразно выделить следующие типы химических реакций: 

1) с переносом протона – кислотно-основные; 2) с переносом электрона – окислительно-восстановительные; 3) с переносом электронных пар с образованием донорно-акцепторных связей – реакции комплексообразования. Внутри каждого типа можно далее провести более детальную классификацию. Например, среди кислотно-основных реакций можно выделить реакции – диссоциаций, автопротолиз и др., в ОВР – диспропорционирование, межмолекулярное окисление – восстановление, внутримолекулярное окисление – восстановление.

Все эти равновесия имеют много общего, однако, каждый тип обладает своими особенностями. Остановимся подробнее на этих типах химического равновесия. Равновесия в растворах кислот и оснований выделяют в отдельный вид в связи с резким отличием катиона водорода от всех остальных ионов и необычайной важностью реакций с участием протона для большинства разделов химии.

Существует несколько теоретических концепций кислотно-основных превращений: 1) это электрическая теория диссоциации С. Аррениуса, согласно которой кислота – это электролит, при диссоциации которого образуется Н+; а основание – это электролит, диссоциация которого ведет к образованию ОН–; эта теория имеет ряд недостатков и справедлива только для водных растворов;

2) электронная теория Льюиса;

3) теория сольвосистем Фрейна;

4) протолитическая теория Бренстеда;

5) наиболее общей теорией кислот и оснований является теория Усановича, в которой кислотами являются вещества, отдающие катионы или принимающие анионы (электроны), а основание вещества, отдающие анионы (электроны) и принимающие катионы.

Протолитическая теория получила более широкое распространение. В основе протолитической теории лежит отношение веществ к протону (Н+), лишенному электрооболочки, который на пять порядков меньше других ионов и очень подвижен.

Согласно этой теории кислотой называется частица (молекула или ион), способная отдавать протон, т.е. кислота – донор протонов.

CH3COOH ( H+ + CH3COO–
    (a) 
или в общем виде HB ( H+ + B–
к-та








к-та

Основание – это частица (молекула или ион), способная принимать протон, т.е. основание – это акцептор протонов.

NH3 + H+ ( NH4+

(б)
или в общем виде H+ + В ( BН+
осн.







осн.

(а) и (б) – это кислотно-основные полуреакции, которые отдельно (самостоятельно) существовать не могут.

Реакции передачи протона (реакции кислотно-основного взаимодействия) называются протолитическими, а сами кислоты и основания протолитами.

К таким реакциям относятся реакции диссоциации, автопротолиза, гидролиза, нейтролизации. Все вещества лишь потенциально являются кислотой или основанием, а проявляют эти свойства лишь в протолитической реакции.

CH3COOH + NH3 ( CH3COO– + NH4+ 
B1  +  HB2  (  HB1  +  В2–
к-та1

 осн.2
      осн.1 
     к-та2      осн.1    к-та2       к-та1    осн.2
В результате реакции образуется новая пара частиц, одна из которых способна отдавать протон, а другая – принимать протон, т.е. кислота оказывается в равновесии с сопряженным основанием, а основание сопряжено с кислотой.

Некоторые частицы (молекулы или ионы) могут проявлять себя в зависимости от условий как кислотами, так и основаниями, т.е. могут как принимать так и отдавать протон. Их называют амфолитами. К амфолитам можно отнести воду, аммиак, гидрокарбонат-ион и др.

	H2O ( H+ + OH–
к-та            лиат-ион (гидроксид-ион)
	NH3 + H+ ( [NH]4+
осн.                 лионий-ион

NH3 ( H+ + NH2–
                       лиат-ион

	H2O + Н+ ( H3О+
осн.           лионий-ион (ион-оксания)
	HСO3– + H2O ( CO32– + H3O+
к-та1       осн.2      осн.1     к-та2
HСO3– + H3O+ ( Н2CO3 + H2O
осн.1        к-та2       к-та1      осн.2


В рамках протолитической теории, круг кислот, оснований и амфолитов выглядит иначе, чем по теории электролитической диссоциации С. Аррениуса.

Согласно теории Бренстеза и Лоури к кислотам, основаниям и амфолитам можно отнести

	Кислоты
	Основания
	Амфолиты

	1. Нейтральные молекулы: H2SO4, HNO3, HCl, CH3COOH, H2O и т.д.
	1. Нейтральные молекулы: NH3, NH2R, NHR2, N2H4, NH2OH 
и др.
	1. Нейтральные молекулы: H2O, NH3, Zn(OH)2 и др. 

	2. Гидроанионы: HСO3–, HSO3–, H2PO4– и т.д.
	2. Анионные основания: OH–, CH3COO–, Cl–, Br–, I–, HCO3–, CO32– и др.
	2. Гидроанионы: 
HSO3– и др.

	3. Катиониты: H3O+, NH4+, [Al(H2O)6]3+ и др.
	3. Катионные основания: NH2 NH3 – гидразолий-ион, Al(H2O)5OH2+ и др.
	3. Комплексные молекулы: Al(H2O)5OH2+ и др.


Растворитель в этой теории рассматривается не только как физическая среда, с определенным значением диэлектрической проницаемости (, но и как вещество, которое химически взаимодействует с кислотой или основанием.

Примеры:

	Диссоциация кислоты в воде:


	CH3COOH + H2О ( Н3О+ + CH3COO–
к-та1

  осн.2
      к-та2    осн.1


	Растворение NH3 в воде


	NH3 + H2О ( NH4+ + ОН–
осн.1    к-та2     к-та1     осн.2


Способность кислот и оснований диссоциировать в данном растворителе зависит от:

1. Способности основания присоединять протон или способности кислоты отдавать протон.

2. Способности растворителя присоединять или отдавать протон.

Поэтому силу кислот или оснований можно сравнивать только в растворителях одинаковой химической природы. В справочных таблицах приведены Кр и рК в водных растворах при 298 К.

Классификация растворителей

Все растворители можно разделить на 

	Апротонные

(не способны к присоединению или отдаче 
	Протолитические 

(способны к присоединению или отдаче Н+)

           (                             (                          (

	протона, в них кислоты и основания не способны к диссоциации). Это С6Н6, С6Н3СН3, CCl4
	Амфипротонные

(амфотерные), способны присоединять и отдавать Н+ (Н2О, С2Н5ОН,СН3ОН, С6Н5ОН, NH3). 
В них диссоциируют основания и кислоты
	Протофильные

(способны присоединять Н+) (основные), диссоциация кислот в них усиливается (пиридин, гидразин)
	Протогенные

способны отщеплять Н+ (кислотные), в них усиливается диссоциация оснований 
(НСООН, СН3СООН и др.


По протоно-донорным и протоно-акцепторным свойствам растворители можно расположить в ряд:

	протогенные
	амфипротонные
	протофильные

	H2SO4, CCl3, СН3СООН, 
	H2O, C2H5OH, NH3
	NH3, C5H5N









“справа”
“налево”

протоно-донорные свойства усиливаются       ((((((((((((







“слева”
“направо”

протоно-акцепторные свойства уменьшаются ((((((((((((
Для аналитической практики важна классификация растворителей по их способности дифференцировать и нивелировать силу кислот и оснований.

Нивелирующие растворители – это растворители, которые сглаживают различия в силе кислот или оснований. Нивелирующими растворителями для них являются CH, NH3, гидразин. Причем, чем больше протоно-акцепторные свойства растворителя, тем больше нивелируется в нем.

Для оснований нивелирующими растворителями являются кислоты СН3СООНбзв, НСООНбзв. Чем сильнее протоно-донорные свойства растворителя, тем больше оснований в нем нивелируются.

Дифференцирующие растворители – это растворители, в которых наблюдается резкое отличие в силе кислот или в силе оснований.

Для кислот дифференцирующими являются протоногенные или амфолитные растворители (СН3СООН).

Этот вопрос более подробно будет рассматриваться в теме «Неводное титрование».

Для основного дифференцирования являются профильные растворы.

Кислотно-основные свойства протолитов можно охарактеризовать константами равновесия.

Поскольку сильные электролиты в растворах полностью распадаются на ионы, а активность ионов меняется в зависимости от  концентрации электролита, то Кр не имеет постоянного значения (значение ее велики), и ее не используют для описания этих растворов.

Особенностью слабых электролитов является то, что процесс диссоциации обратим и, следовательно, к нему можно приложить ЗДМ.

а) CH3COOH ( Н+ + СН3СОО–
    к-та

          [H+] [CH3COOH]

Кр = ----------------------- = Кд или Кл или КА – константа кислотности.

             [CH3COOH]

                                        [H+] [В–]

НВ ( Н+ + В
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б) NH4ОH– ( ОН– + NH4 +
    осн.

         [NH4+] [OH–]

Кр = ----------------------- = Кд или Кл или КА – константа основности.

             [NH4OH–]

В + Н2О ( ВН+ + ОН–


Константа диссоциации зависит от природы электролита, температуры, но не зависит от концентрации, т.е.

         [ВH+] [ОН–]

КА = -----------------

        [В] [H20]

Кд = ( (природа электролита, t0)

Константа диссоциации зависит от природы электролита, температуры, но не зависит от концентрации, т.е.

Связь между Кд и ( выражается законом разбавления Оствальда.
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Часто используют не сами Кд, а показатели констант:

pКа = – lg Ka

pKB = – lg KB
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Кд и рК приведены в справочных таблицах.

Константы диссоциации и также показатели констант используют для сравнения силы кислот и оснований, а также направления протекания химических реакций, которое определяется конкуренцией силы кислот и оснований, участвующих в равновесии.

Примеры.

	КА Н3ССООН = 1,8 ( 10–5
	Чем больше Кд, тем сильнее 

	КА НССООН = 1,8 ( 10–4
	кислота.

	                                                             CO2(
Na2CO3 + 2HCl ( 2NaCl + H2CO3 (
                                                             H2O
           сильная к-та          слабая к-та

Кд1 = 4,3 ( 10–7
	


Реакции, применяемые в качественном анализе, протекают чаще всего в водных растворах. Вода представляет собой слабый электролит и обратимо диссоциирует в незначительной мере. Процесс диссоциации воды носит название автопротолиза. Автопротолиз –самоионизация растворителя, проявляющего кислотно-основные свойства

	Для NH3
NH3 + NH3 ( N2H4   + 2H+
к-та1   осн.2     к-та2     осн.1
	Для воды

H2О + H2О ( H3O+ + ОН–
осн.1    к-та2     к-та1     осн.2


В упрощенном виде диссоциацию воды можно записать:

H2О ( H+ ОН–
Согласно ЗДМ:

           [H+] [OH–]

Кр = ------------------ = 1,8 ( 10–16
            [H2O]

[H+] и [OH–] – равновесные показатели в моль/дм3.

КS = Кр [H2O] = КW = [H+] [OН–] = 10–14 (при 298 К)
КW  - ионное произведение воды;

КS  - константа автопротолиза.

В общем виде КS = [ион-лиония] [лиат-иона].

Для данной температуры произведение молярных концентраций ионов водорода и гидроксид-ионов есть величина постоянная и называется ионным произведением воды.

pKs(H2O) = – lg Ks H2O = 14

В чистой воде [H+] = [OH–] = 10–7 моль/дм3.

Чаще используют не концентрации ионов водорода и гидроксид-ионов, а водородный показатель и гидроксидный показатель.

	рН = – lg [H+]
	Водородный показатель – это отрицательный десятичный логарифм полярной концентрации ионов водорода.

	рОН = – lg [OH–]
	Гидроксидный показатель – это отрицательный десятичный логарифм молярной концентрации гидроксид-ионов.


Связь между ними выражается формулой рН + рОН = 14.

Для расчета [H+] или [OH–] используют формулы: 

 
   КW
 


      КW
[H+] = -------- ;

[OH–] = -------

  [OH–]


     [H+]

Значение рН количественно характеризует кислотность и основность растворов.

	Шкала 

значений рН
	0-3
	4-6
	7
	7-11
	12-14

	
	сильно кислая среда
	слабо кислая среда
	нейтральная 

среда
	слабо 

основная среда
	сильно основная среда


Определение значения рН раствора является важным условием проведения аналитической реакции. 

Например:

а) фармакопейная реакция на 

K+ + H2C4R4O6 ( KHC4R4O6 ( + H+



белый осадок 
не растворим в кислотах

рН = 4(7 
с этой целью реакцию ведут в присутствии CH3COONa
2) фармакопейная реакция на Ca2+ c (NH4)2
Ca2+ + C2O42– ( CaC2O4 (



белый осадок 
растворим в кислотах

рН = 6(7

Величину рН можно определить визуально с помощью химических индикаторов (метиловый оранжевый, метиловый красный, ф/ф, лакмус – универсальная индикаторная бумага – так называемые рН-индикаторы), или инструментально (прибор рН-метр), или рассчитать.

Для вычисления [H+], [OH–], рН и рОН в водных растворах кислот и оснований можно использовать следующие расчетные формулы:

Для сильных кислот и оснований:

кислота: [H+] = Ск-ты ( основность кислоты

рН = – lg Ск-ты ( основность кислоты

основание [OH–] = Сосн. ( кислотность основания

рОН = – lg Сосн. ( кислотность основания

рН = 14 – рОН.

Для слабых электролитов:

кислота: [H+] = ( ( Ск-ты = (КА ( Ск-ты ( рН =  – lg [H+] = – lg (КА
основание [OH–] = ( ( Сосн.=(КВ ( Сосн. ( рОН = – lg [OH–] = – lg (КВ
рН = 14 – рОН.

Преобразованные математические формулы приведены в справочных таблицах.

Использование кислотно-основных реакций  в качественном анализе

1. Кислоты (HCl, H2SO4, 2H) и основания (NaOH или NH4OH) используются как групповые реагенты кислотно-основной классификации, т.е. для отличия одной группы катионов от других.

2. 2М раствор HCl и H2SO4 является групповым реагентом I аналитической группы анионов. Используется для доказательства их наличия и для обнаружения.

3. Для обнаружения катионов и анионов

NH4+ + ОH– ( NH3 ( + H2О

(фармакопейная)



    характерный запах

S2– + 2H+ ( H2S (


   запах тухлых яиц

Ca2+ + H2SO4 ( МКС


(фармакопейная)

4. Многие осадки являются бесцветными и обнаружение проводят по отношению их к кислотам и щелочам.

PbSO4 ( + ( NaOH ( Na2[Pb(OH)4] + Na2SO4
белый                            раствор

PbSO4 ( + H2SO4 ( Pb(HSO4)2
белый                            раствор

Ca SO4, BrSO4, BaSO4,   белые осадки, не растворимые в кислотах и щелочах.

4а. для растворения осадков:  Al(OH)3 ( + 3OH– (





Zn(OH)2 + 4NH4OH (
5. Диссоциация амфолитов по типу кислоты или основания обусловлена соотношением [H+] и [OH–], это позволяет вести анализ иона либо в виде катиона, либо в виде аниона.

                   pH < 7           pH > 7

2OH– + Zn2+ ( Zn(OH)2 ( ZnO2 + 2H+
6. Кислоты и основания используются для создания определенных значений рН среды.

7. По значению рН среды в предварительном анализе можно предположить наличие тех или иных ионов.

а) Пример: в сильно кислой среде не могут присутствовать анионы I аналитической группы;

б) кислая среда может быть причиной наличия гидролизующихся катионов.

В количественном анализе используется метод кислотно-основного титрования.

Лекция 7.
 ТИТРИМЕТРИЧЕСКИЕ  МЕТОДЫ  АНАЛИЗА

Количественный химический анализ классифицируется на гравиметрический анализ, основанный на точном измерении массы, и титриметрический анализ, основанный на точном измерении объема.

Титриметрический  (весовой ) анализ - метод количественного анализа, основанный на  точном измерении объема  реагента Т, затраченного на  реакцию с определяемым  веществом Х. Другими словами, это процесс,  основанный на титровании.
Титрование  - процесс определения вещества Х постепенным прибавлением  небольших количеств вещества Т до момента, когда все вещество Х прореагировало. Количество вещества Х находят, исходя из условия , что соотношение , в котором реагируют вещества Х и Т известно из стехиометрии, т.е. из уравнения реакции.

Титрант - раствор точно известной концентрации, содержащий реагент Т, с помощью которого проводят титрование. 

Аликвотная доля (аликвота)  - точно известная часть анализируемого раствора, взятая для анализа. Часто она отбирается калиброванной пипеткой и ее объем обычно обозначается  символом Vп. 

Точка стехиометричности (синонимы: точка эквивалентности, теоретическая конечная точка) - такой момент титрования, в котором количество прибавленного титранта Т  стехиометрично (эквивалентно) количеству титруемого вещества Х.
Конечная точка титрования - момент,  в котором некоторое свойство раствора( например, его окраска) оказывает заметное резкое изменение.КТТ теоретически должна совпадать с ТС, но чаще всего не совпадает.

Индикатор - вещество, которое проявляет видимое изменение в ТС или вблизи ее.

Методы установления ТС (или КТТ):  визуальные  и инструментальные.
В индикаторных визуальных методах в титруемый раствор вносят индикатор и  ТС устанавливают по   резкому изменению видимого свойства системы: появление, изменение, исчезновение окраски, образование или растворение осадка.  В безиндикаторных визуальных методах используют окраску титранта или титруемого вещества.

В инструментальных методах ТС устанавливают по изменению физико -химических свойств раствора - флуоресценции, оптической плотности, потенциала, силы тока, радиоактивности и др.. Это фиксируется на различных приборах.
Рассмотрим в общем виде реакцию, протекающую при титровании:
 zXX  + zTT  =z1S1 + z2S2, 

где zX, zT, z1,  z2  - стехиометрические  коэффициенты

      X  - определяемое ( титруемое ) вещество
      T  - титрант
      S1, S2  - продукты реакции
В основе расчетов  в ТА лежит основное правило стехиометрии - коэффициенты в уравнении реакции относятся друг к другу так, каково соотношение количеств веществ, участвующих в реакции.
Поэтому в ТС, когда прореагировавшие  количества  вещества Х и титранта Т строго соответствуют уравнению реакции , справедливо равенство:

nX / nT = zX /  zT
Требования, предъявляемые к реакциям в ТА

1. Реакция должна протекать по строго определенному стехиометрическому уравнению. Побочные реакции должны быть исключены.

2. Реакция должна протекать количественно, т.е. практически до конца. Равновесие должно быть полностью смещено в сторону продуктов реакции. Константа равновесия должна быть достаточно большой, порядка 108, в этих условиях реакция протекает не менее чем на 99,99 % в ТС. Так, например для осаждения хлорид - ионов из водного раствора можно использовать растворы солей серебра (1) и свинца (11). Константы равновесия этих реакций, обратные величине константы растворимости, соответственно равны  5,6  1013  и 6,3  104. Следовательно, первую реакцию можно использовать  для титрования хлорид - ионов, а вторую - нецелесообразно, т.к. в момент достижения равновесия в растворе остается еще значительное количество хлорид - ионов.

3. Реакция должна протекать быстро, чтобы в любой момент титрования равновесие устанавливалось практически мгновенно. Иногда для этого используют катализаторы или нагревание.

4. Реакция должна позволять удобно и точно определять ТС. 
Реагенты, применяемые в титриметрическом анализе.
В ТА применяют растворы с точно известной концентрацией
Для их приготовления  используют стандартные вещества

Первичный стандарт  - вещество высокой чистоты, которое применяется для установления концентрации титранта (его стандартизации), либо само может быть использовано для приготовления  раствора титранта с точно известной концентрацией.
Первичные стандарты должны удовлетворять целому ряду требований: высокая чистота, строгая стехиометричность состава, устойчивость на воздухе, негигроскопичность, доступность и др. В качестве первичных стандартов в ТА используют буру - десятиводный кристаллогидрат тетрабората натрия, безводный карбонат натрия, дигидрат щавелевой кислоты, дихромат калия, бромат натрия, двунатриевая соль диаминтетрауксусной  кислоты и др.

Стандартный  раствор -  это раствор, имеющий известную концентрацию активного вещества. 

Первичный стандартный раствор  - это раствор, приготовленный из первичного стандарта, концентрацию его находят по массе этого вещества в определенном объеме. На аналитических весах взвешивают навеску первичного стандарта с точностью до 0,0002 г, переносят в мерную колбу, доводят водой до метки. 
ст = mст / МстV,  где

mст  - масса навески стандартного вещества , г

        Мс т - молярная масса стандартного вещества, г/моль

        V - объем стандартного раствора, дм3,
 ст - молярная концентрация раствора титранта.
Вторичный стандартный раствор  - раствор, концентрация которого установлена по первичному стандарту. Т.е. сначала готовят раствор приблизительной концентрации, близкой к желаемой, а затем  устанавливают его точную концентрацию, титруя им раствор первичного стандарта. Этот процесс называют стандартизацией.
Иногда стандартные растворы готовят с помощью фиксаналов, которые представляют собой запаянные ампулы, содержащие точно известное количество стандартного вещества, необходимое для приготовления 1 л стандартного раствора.

Способы выражения концентраций в ТА.

Основным способом выражения концентрации растворов в настоящее время является рекомендованная ИЮПАК молярная концентрация  с(А) - количество растворенного вещества в моль, содержащееся в 1 дм3 раствора.

с (А) = n(A) / V(A) = m(A) / M(A)V(A),

где  n (A) - количество растворенного вещества А , моль

       V (A) - объем раствора, дм3
        m (A) - масса растворенного вещества А , г

        M (A) - молярная масса растворенного вещества А , г/моль
До недавнего времени в аналитической химии широко использовалась нормальная концентрация .В современных учебниках она называется молярной концентрацией эквивалента - количество растворенного вещества в моль, соответствующее эквиваленту А, содержащееся в 1 дм3 раствора. Использование нормальной концентрации имеет ряд недостатков. Во-первых, для нахождения эквивалента определяемого вещества необходимо составить уравнение реакции. Однако, если это сделано, расчеты удобнее вести  непосредственно по этому уравнению, используя молярную концентрацию, используя законы стехиометрии. Во- вторых, для многих веществ эквивалент изменяется при изменении условий протекания реакций, в частности величины рН раствора. Например, для перманганата калия значения эквивалента в кислой среде одно, в нейтральной - другое, в щелочной - третье. Поэтому на химической посуде необходимо указывать еще и условия проведения реакции.

В лабораторной практике, особенно при проведении серийных анализов часто используют  титр растворенного вещества Т(А)  - это масса растворенного вещества А, содержащаяся в одном миллилитре раствора, он измеряется в г/мл, а иногда в мкг/мл. 
При проведении стандартизации растворов, а также при проведении анализов можно брать либо определенную массу анализируемого (или стандартного) вещества, либо точно отмеренный объем анализируемого (или стандартного) вещества. В соответствии с этим различают два подхода : метод отдельных навесок и метод  пипетирования.

В методе отдельных навесок  взвешивают на аналитических весах точную навеску  m(A) стандартного  вещества А, переносят ее в колбу для титрования и растворяют в небольшом объеме воды (объем можно точно не измерять). Затем добавляют индикатор и титруют до изменения окраски, т.е. до ТС. По показаниям бюретки фиксируют объем раствора, затраченный на титрование стандартного раствора и рассчитывают  точную концентрацию титранта. В методе пипетирования в мерной колбе готовят раствор стандартного вещества с известной концентрацией (по точной навеске или из фиксанала). С помощью калиброванной пипетки отбирают аликвоту - точно измеренный объем  стандартного раствора, переносят в колбу, добавляют индикатор и титруют рабочим (стандартизируемым) раствором до ТС. Повторяют 2-3 раза, отбирая новую аликвоту, находят среднее арифметическое значение объема, пошедшего на титрование. Сравним эти методы. Метод пипетирования более быстрый, менее трудоемкий, но и менее точный, т.к. существуют дополнительные источники случайных отклонений: измерение объема пипетки, измерение объема мерной колбы.
Классификация методов титриметрического анализа

Наиболее распространенная классификация методов титриметрического анализа основана на различных типах используемых реакций.
1. Кислотно - основное титрование (метод нейтрализации). Различают ацидиметрию и алкалиметрию. Ацидиметрия  - определение веществ титрованием стандартным раствором кислоты. Алкалиметрия - определение веществ титрованием стандартным раствором сильного основания.

2. Окислительно - восстановительное титрование ( редоксиметрия)
3. Осадительное титрование - когда титруемое вещество при взаимодействии с титрантом  выделяется из раствора в виде осадка.
4. Комплексиметрическое титрование  - титрование вещества раствором такого соединения, которое образует с титруемым веществом слабодиссоциирующий растворимый комплекс..Разновидностью этого метода является комплексонометрическое титрование, тирантами являются комплексоны, образующие  растворимые комплексонаты металлов.
 Виды титрования:прямое титрование, обратное титрование и косвенное титрования (или титрование по заместителю).

ЛЕКЦИЯ 8.  КИСЛОТНО-ОСНОВНОЕ ТИТРОВАНИЕ

Кислотно-основное титрование


В основе метода лежит реакция взаимодействия Н+ с ОН– с образованием воды - реакция нейтрализации (переход Р+ от титранта к определяемому веществу и наоборот).

Н+ + ОН– ( Н2О

Н3О+ + ОН– ( 2Н2О


основное уравнение метода

В зависимости от применяемого рабочего раствора метод нейтрализации подразделяют на: 

1.  Ацидиметрию - титрант кислота.

2.  Алкалиметрию - титрант основание.

Рабочими растворами метода являются раствор  сильных кислот (HCl; H2SO4; УЧ 1/2 H2SO4);и сильных оснований (NaOH; KOH).


Эти соединения не отвечают требованиям, предъявляемым к стандартным веществам, поэтому титрованные растворы кислот и оснований готовят приблизительной концентрации и стандартизуют по установочным веществам путем титрования (способом пипетирования или способом отдельных навесок).

Для стандартизации растворов кислот  в качестве установочных веществ используют соли , которые в водных растворах имеют щелочную реакцию среды: Na2CO3, Na2C2O4, Na2B4O7x10H2O
Na2CO3 + 2HCl ( 2NaCl + H2O + CO2 ( 

fэкв. (Na2CO3) = 1/2

Для стандартизации растворов щелочей в качестве установочных веществ используют органические кислоты или их соли:

Н2С2О4 х 2Н2О; Н2С4Н2О6, С6Н5–СООН

гидрофталат калия - КНС8Н4О4
fэкв. КНС8Н4О4 = 1
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а также стандартизованный раствор HCl  или  H2SO4

HCl + KOH ( HCl + H2O
      стандарти-

      зованный


В результате реакции нейтрализации образуются молекулы воды и, следовательно, при титровании происходит изменение рН, которое не сопровождается видимым аналитическим эффектом. Поэтому возникает вопрос, как закончить титрование, т.е. найти способ индикации.


Для фиксирования точки эквивалентности в кислотно-основном титровании используют:

1.   Инструментальные способы (потенциометрическое титрование).

2.  Химические способы (индикаторы).

Кислотно-основные (рН - индикаторы)  - органические кислоты или основания, изменяющие свою окраску при нейтрализации кислоты или основания в точке эквивалентности или вблизи нее.

Требования, предъявляемые к ним:

1.  Изменение окраски индикатора должно проходить в узком интервале рН.

2.  Окраска должна изменяться резко и близи точки эквивалентности.

3.  Окраска должна быть интенсивной.

4.  Изменение окраски должно быть обратимым.

5.  Количество рабочего раствора, изменяющего окраску индикатора должно быть небольшим, чтобы не искажались результаты анализа.


Причина изменения окраски индикатора при титровании долго не находила объяснения.


И только в 1894 г. Освальд на основе теории электролитической диссоциации Арреуниуса создал ионную теорию индикаторов, согласно которой кислотно-основные индикаторы представляют собой слабые органические кислоты HInd или основания IndOH, диссоциирующие в растворах, причем окраски молекулярной и ионной формы различны.



HInd ( Н+ + Ind–


IndOH ( Ind+ + ОН–


HInd ( Н+ + Ind–
Окраска раствора, в котором индикатор находится в молекулярной форме (HInd),  отличается от окраски раствора, в котором индикатор находится в ионной форме (Ind -). Так, молекулы фенолфталеина HInd бесцветны, а его анионы Ind - окрашены в малиновый цвет. Достаточно к раствору, содержащему фенолфталеин, прибавить 1-2 кап​ли щелочи, как введенные ОН--ионы станут связывать катионы Н+ с образо​ванием слабого электролита - молекул воды. При этом равновесие диссоци​ации индикатора сместится вправо, и накопление анионов Ind​-  вызовет окра​шивание раствора в малиновый цвет.

Метиловый оранжевый – двухцветный индикатор, сульфокислота,  неионизированные молекулы которой красного, а анионы — желтого цвета. Ионная теория индикаторов очень просто и на​глядно объясняет причину изменения окраски индикаторов под влиянием введения в раствор Н+ или ОН-. Важным преимуще​ством ее является также то обстоятельство, что она допускает количественную интерпретацию. Однако она не объясняет всех свойств индикаторов. Например, оказалось, что окраска органиче​ских соединений зависит от строения их молекул и что, следова​тельно, измениться она может только в результате какой-либо внутримолекулярной перегруппировки, изменяющей строение ин​дикаторов. В результате ряда исследований возникла другая, так называемая хромофорная теория индикаторов.

Но в то же время не дала ответа на вопрос - почему при изменении окраски изменяется и структура индикатора.


Следующим этапом явилась хромофорная теория индикаторов Ганча, созданная на основе теории цветности органических соединений, по которой окраска органических веществ объясняется наличием в их структуре определенных функциональных групп, называемых хромофорами (содержащих обычно двойные связи):
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а также ауксохромов, которые сами по себе не способны сообщать окраску соединению, но, присутствуя совместно с хромофорами, они уси​ливают их действие, углубляя вызванную ими интенсивность окраски:
–ОН, 
>NH,
 >N–(CH3)2,
 –NH2, 
–OC2H5

По Ганчу, изменение окраски индикатора объясняется изменением его структуры за счет внутримолекулярной перегруппировки, которая является обратимой и называется таутомерной изомерией. Если при этой перегруппировке возникают (или исчезают) группы (хромофоры, ауксохромы), влияющие на окраску, то она изменяется. Согласно хромофорной теории в растворе любого кислотно-основного индикатора присутствуют различные таутомерные формы его, обладающие различной окраской и нахо​дящиеся в равновесии друг с другом. 

Иллюстрируем рассматриваемую теорию на примере индика​тора паранитрофенола, строение которого значительно проще, чем строение других обычно применяемых индикаторов. В этом случае происходит следующее таутомерное превращение:
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Как видно из приведенной схемы, сущность этого превращения заключается в том, что бензольная структура индикатора переходит в хиноидную. Именно образование хиноидной структуры и является причиной изменения окраски паранитрофенола при подщелачивании раствора. При его подкислении равновесие между обоими таутомерами смещается в противоположном направлении и жел​тый раствор индикатора обесцвечивается.
Точно так же объясняется с точки зрения хромофорной теории перемена окраски и у других индикаторов.
Как видно из сказанного, ионная и хромофорная теории совер​шенно различно освещают процессы, происходящие с индикато​рами, и на первый взгляд кажутся несовместимыми друг с другом. Однако они не исключают, а, наоборот, весьма удачно дополняют друг друга.
Действительно, можно считать твердо установленным, что пе​ремена окраски у индикаторов связана с изменением их строения. Почему же изменение строения происходит при прибавлении к растворам кислот или щелочей? Для объяснения этого придется обратиться к ионной теории индикаторов. В полном согласии с этой теорией одна (а иногда и обе) таутомерные формы индикато​ров оказывается либо слабой кислотой, либо слабым основанием, либо веществом амфотерным. Так, в случае п -нитрофенола желтый таутомер его представляет собой кислоту. Это станет очевидным, если обратить внимание на то обстоятельство, что группа —ОН в молекуле этого таутомера входит в состав группы О←N—ОН, т. е.  связана   с  окисленным   азотом,   как   в   молекулах   азотной  (О←N—ОН) или азотистой (О=N—ОН) кислоты. Аналогии в строении должны соответствовать и аналогии в свойствах, сказы​вающаяся в том, что все три соединения обладают кислотными свойствами, т. е. способны отщеплять в водных растворах атом во​дорода гидроксильной группы в виде Н+-иона.
Следовательно, в растворе п-нитрофенола наряду с равнове​сием (I) между обоими таутомерами должно также существовать равновесие ионизации (II).

В процессе развития науки обе теории объединены в единую ионно-хромоформную теорию индикаторов, по которой кислотно-основные (рН) - индикаторы - это органические вещества кислотного или основного характера, являющиеся слабыми электролитами, которые при строго определенном значении рН среды сдвигают свое равновесие диссоциации в сторону накопления ионной или молекулярной форм и одновременно претерпевают внутримолекулярную перегруппировку, в связи с чем меняют свою окраску.

Следует иметь в виду, что в то время как равновесие иониза​ции индикатора устанавливается практически мгновенно, процесс таутомерного превращения протекает во времени. Поэтому пере​мена окраски индикаторов происходит не всегда достаточно бы​стро. Это обстоятельство является одним из наиболее убедитель​ных доказательств наличия таутомерного превращения при пере​мене окраски индикаторов; оно было бы совершенно непонятно с точки зрения ионной теории индикаторов. Очевидно, что в титриметрическом анализе могут применяться только те индикаторы, перемена окраски которых происходит с достаточной скоростью. 
Метиловый оранжевый относится к основным индикаторам, точнее, он амфотерен, так как молекулы его содержат одновременно кислотную SО3Н и основ​ную N(СНз)2 группы. При ионизации молекулы метилового оранжевого образуют амфотерные ионы («амфионы»), несущие одновременно как положительные, так и отрицательные заряды:

Эти ионы накапливаются при подкислении раствора и придают ему розовую окраску. При подщелачивании раствора происходит взаимодействие указанных амфотерных ионов с ОН--ионами, сопровождающееся изменением строения инди​катора и переходом окраски его из розовой в желтую:
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Кислотно-основные индикаторы характеризуются определенным интервалом перехода окраски, поскольку изменение окраски их происходит в узком интервале рН, зависит от природы самого индикатора и не зависит от природы регулирующих кислот и оснований.


Для титриметрического анализа важны две количественные характеристики: интервал рН измерения окраски и показатель титрования. Рассмотрим обе характеристики.


Значение рН, при котором происходит наиболее резкое изменение окраски индикатора и заканчивается титрование, называется показателем титрования рТ (находится обычно в середине интервала перехода окраски, постоянен для индикатора).

	рН - индикаторы
	интервал перехода
	рТ
	изменение цвета

	метиловый оранжевый
	3,1-4,4
	4,0
	красный --- желтый

	метиловый красный
	4,2-6,2
	5,0
	красный --- желтый

	лакмус
	5,0-8,0
	7,0
	красный --- синий

	бромтимоловый синий
	6,0-7,6
	7,0
	желтый --- синий

	нейтральный красный
	6,8-8,0
	7,0
	красный --- желтый

	фенолфталеин
	8,2-10,0
	9,0
	бесцветный --- ярко розовый

	тимолфталеин
	9,4-10,6
	10,0
	бесцветный синий



Для усиления контрастности перехода окраски используют смешанные индикаторы: метилоранж + метиленовый синий (2, 5, 1) → зеленый → фиолетовый.


На показания индикатора могут влиять следующие факторы:

1. Температура. При ее изменении меняется константа ионизации и соответственно, рТ.

2. Присутствие неэлектролитов (органические растворители, белковых веществ), которые вызывают изменение Кн титруемых кислот и оснований, изменяя их действие на индикаторы.

3. Количество индикатора. Чем больше его концентрация, тем медленнее переход из одной формы в другую.

4. Порядок титрования. Например, с метилоранжем удобнее титровать основание кислотой, а не наоборот, так как намного четче переход окраски от желтого к красному, чем от красного к желтому.

Для точного установления точки эквивалентности в кислотно-основных методах необходимо правильно подобрать индикатор.

Правило выбора индикатора: рТ=рНт.э., то есть необходимо выбрать индикатор с показателем титрования, равным рН точки эквивалентности. Ориентировочно можно подобрать индикатор эмпирическим путем, исходя  из свойств продуктов реакции нейтрализации. Ваш продукт кислотного характера - требуется индикатор, меняющий окраску в кислой среде; если продукт основного характера - в основной среде.

СН3СООН + NaOH ( CH3COONa + H2O
рН > 7

фенолфталеин от бесцветной к розовой (рТ = 9)

NH4OH + HCl  ( NH4Cl + H2O


рН < 7

метилоранж от желтой к оранжевой (рТ = 4)

NaOH + HCl  ( NaCl + H2O


рН = 7

бромтиоловый синий от синей к желтой (рТ = 7)

нейтральный красный от красной к желтой (рТ = 7)


Более точный выбор индикатора можно сделать по кривой титрования - график зависимости изменения рН раствора от объема добавленного титранта.

Кривая титрования дает возможность:

1.  Проследить изменение рН в процессе титрорвания.

2.  Изучить влияние концентраций реагирующих веществ и температуры на процесс титрования.

3.  Установить конец титрования.

4.  Правильно выбрать индикатор.


Для построения графика на оси абсцисс откладывают количество добавляемого титрованного раствора, на оси ординат - значение рН, соответствующее данной точке титрования.

Значение рН находят по формуле расчета рН в водных растворах кислой и оснований, буферных смесей и гидролизующих солей.

При построении кривых титрования выделяют четыре основные области:

1.  До начала титрования, где значение рН определяется концентрацией анализируемого соединения.

2.  До точки эквивалентности.

3.  В точке эквивалентности.

4.  После точки эквивалентности, где значение рН определяется концентрацией титранта.


В промежуточных точках факторы, определяющие рН системы, различны и зависят от того, какое вещество титруют.


В зависимости от относительной силы кислот и оснований, участвующих в реакции нейтрализации, различают несколько случаев титрования, каждый из которых моделируется собственной кривой титрования:

1.  Сильной кислоты сильным основанием.

2.  Слабой кислоты сильным основанием.

3.  Сильное основание сильной кислотой.

4.  Слабое основание сильной кислотой.


Объектами титрования могут быть соли различных кислот и оснований, а также многоосновные кислоты и многокислотные основания.

Титрование сильной кислоты сильным основанием


В качестве примера рассмотрим изменение рН при титровании 100 мл 0,1 моль/л раствора хлороводородной кислоты 0,1 моь/л раствором гидроксида натрия.

HCl + NaOH  ( NaCl + H2O
Для упрощения расчетов сделаем несколько допущений:

1.  Объем раствора при титровании не изменяется.

2.  Разница между активностью и концентрацией несущественная.

3.  Так как СHCl > 10-6, то диссоциацией воды можно пренебречь, тогда [H+] = СHCl.

	Прибавлено NaOH, мл
	Электролит, определяющий рН раствора
	Вычисление рН
	рН

	0
	0,1 моль/л HCl
	рН = –lgCHCl = –lg10-1
	1

	90,00
	0,01 моль/л HCl
	              0,1 x 10

>> = –lg ---------= –lg10-2
                  100
	2

	99,00
	0,001 моль/л HCl
	              0,1 x 1

>> = –lg ---------= –lg10-3
                  100
	3

	99,90
	0,0001 моль/л HCl
	              0,1 x 0,1

>> = –lg ---------= –lg10-4
                  100
	4

	100,00
	т.э.
	pH = pOH
	7

	100,10
	0,0001 моль/л NaOH
	                                         0,1 x 0,1

pH = 14—pOH = 14 –lg ---------= 14 –lg10-4
                                            100
	10

	101,00
	0,001 моль/л NaOH
	                  0,1 x 1

>> = 14 –lg ---------= 14 –lg10-3
                      100
	11


По найденным величинам строим кривую титрования

Характеристика кривой титрования

1.  На кривой имеются два пологих участка, показывающие медленное изменение рН, причем в нижнем раствор обладает буферным действием.

2.  Вертикальный участок кривой показывает резкое изменение рН раствора при добавлении небольших количеств титранта в области точки эквивалентности - называемое скачком титрования (в данном случае 4-10).

3.  Кривая титрования симметрична линии нейтральности.

4.  Точка эквивалентности совпадает с точкой нейтральности.

ВЫВОД. По величине скачка титрование подбирается индикатор. У правильно выбранного индикатора интервал перехода полностью или частично перекрывается скачком титрования.


Следовательно, титрование сильной кислоты сильным основанием можно проводить как с фенолфталеином (рН = 8-10), так и с метилоранжем (рН = 3,1-4,4).


На величину скачка титрования влияют:

1.  Концентрация кислоты и основания. Чем больше концентрации реагирующих веществ, тем шире скачок титрования. Если Скислоты < 10-7, происходит вырождение скачка, такие кислоты практически не титруются.

2.  Сила кислоты в основания. Уменьшение Кн приводит к уменьшению скачка. Титруются кислоты с Кд ( 10-7. 

3.  Температурв. С повышением температуры величина скачка уменьшается, что объясняется изменением


Кw (pKw22( = 14; pKw100( = 12,26)


Возможности метода очень велики. Особенно широкое применение кислотно-основное титрование находит в фарманализе. Можно определять:

1. Сильные кислоты и сильные основания.

а) HCl + NaOH ( NaCl + H2O
б) 2NaOH + H2SO4 ( Na2SO4 + 2H2O
2. Слабые кислоты и слабые основания.

а) СН3СООН + NaOH ( CH3COONa + H2O
б) С6Н5СООН + NaOH ( C6H5COONa + H2O
в) NH3 x H2O + HCl ( NH4Cl + H2O
г) (CH2)6N4 + HCl  ( (CH2)6N4 + HCl
д) (CH2)6N4 + 2H2SO4  (  6HCOH + 2(NH4)2SO4 

     H2SO4 + 2NaOH ( Na2SO4 + 2H2O
(обратное титрование)

е) 
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3. Соли (метод галометрии, метод вытеснения).

а) Na2B4O7 + 2HCl + 5H2O ( 4H3BO3 + 2NaCl
б)

[image: image60.wmf]+ HCl
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в)
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4. Амиды, сложные эфиры (вариант обратного титрования).
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NaOH + HCl ( NaCl + H2O
5. Оксиды и другие соединения кислотного и основного характера с применением варианта косвенного титрования (по заместителю) или обратного титрования.

а) HgO + 4KI + H2O ( K2 [HgI4] + 2KOH





       экв.з-ль

    2KOH + 2HCl ( 2KCl + 2H2O



титрование по заместителю

б) СaO + 2HCl  ( CaCl2 + H2O + (HCl)

     HCl + NaOH  ( NaCl +H2O
(обратное титрование)

6. Содержание аммиака в солях методом обратного титрования или замещения.

7. Азотсодержащие органические соединения методом Кьельдаля.

8. Карбонатную жесткость воды.


НСО3- + Н+ ( СО2 + Н2О

Достоинства метода:

1.  Большой круг определяемых веществ.

2.  Разнообразие вариантов.

3.  Разнообразие индикаторов.

4.  Достаточная четкость.

Недостатки метода:

1.  Неустойчивость титрованных растворов.

2.  Нельзя определять окислители, восстановители, соли сильных кислот и сильных оснований.

К методу кислотно-основного титрования (нейтрализации) относят все определения, в основе которых лежит реакция: Н+ + ОН- → Н2О.

По этому методу можно, пользуясь стандартным раствором какой-либо кислоты, проводить количественное определение щелочей (ацидиметрия) или, пользуясь стандартным раствором щелочи, количественно определять кислоты (алкалиметрия). При помощи этого метода проводят ряд других определений, например, определение некоторых солей, имеющих, подобно карбонату натрия (Nа2СО3) и тетраборату натрия (Nа2В4О7), сильно-щелочную реакцию вследствие гидролиза и потому титрующихся кислотами, определение жесткости воды, определение солей аммония, определение азота в органических соединениях и т.д.

Рабочими растворами в этом методе являются растворы кислот (обычно соляной или серной) и растворы щелочей (обычно гидроксид натрия или калия). Эти вещества не отвечают требованиям, которые предъявляются к стандартным веществам, и поэтому растворы точной концентрации нельзя приготовить, исходя из навески вещества. Концентрацию растворов таких веществ приходится устанавливать путем стандартизации.

В качестве стандартных веществ для установки концентрации  кислот чаще всего применяют тетраборат натрия (буру) Nа2В4О7•10Н2О или безводный карбонат натрия. Эти вещества могут быть получены практически свободными от примесей, строго отвечающими своим формулам. Растворы их, как было указано, обладают сильнощелочной реакцией и могут титроваться кислотами.

ЛЕКЦИЯ 8. КОМПЛЕКСОНОМЕТРИЧЕСКОЕ И ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНОЕ ТИТРОВАНИЕ 
Комплексонометрией (хелатометрией) называют методы титрования с участием полидентантных органических лигандов (комплексонов).

Комплексонами, в частности, являются полиаминокарбоновые кислоты. Преимуществом этих реагентов является то, что со многими ионами металлов они образуют прочные растворимые комплексы, в которых отношение металла к лиганду равно 1:1.
В титриметрическом анализе особенно широко используется один из представителей класса комплексонов – двунатриевая соль этилендиаминтетрауксусной кислоты (ЭДТА), известная под торговым названием трилон Б (комплексон ІІІ):
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Реакция взаимодействия различных катионов с ЭДТА в растворе протекает по уравнению:
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Или      Me2+ + H2Y2- ( MeY2- + 2H+

Металл замещает ионы водорода карбоксильных групп и связывается одновременно координационной связью с атомами азота. Независимо от заряда катиона в реакции комплексообразования принимает участие один анион H2Y2- и происходит выделение двух ионов водорода.

 Полнота протекания реакции комплексообразования, как можно видеть из уравнения реакции, зависит от рН раствора. Катионы, образующие сравнительно малоустойчивые комплексы (Mg2+,Ca2+) можно оттитровать лишь в щелочной среде. Катионы, образующие с ЭДТА очень устойчивые комплексы (например, Fe3+) могут быть оттитрованы в довольно кислом растворе.

Для установления точки стехиометричности  в комплексонометрии применяются так называемые металлоиндикаторы. Металлоиндикаторы – органические красители, образующие с ионами металлов окрашенные комплексные соединения, менее прочные, чем комплексы этих металлов с комплексоном. 

В точке стехиометричности происходит полное разрушение комплекса металла с индикатором, и раствор приобретает окраску самого индикатора (комплексы металлов с комплексонами в большинстве случаев бесцветны).
 ПЕРМАНГАНАТОМЕТРИЕЙ называют метод титриметрического анализа, при котором рабочим раствором служит раствор перманганата калия (KMnO4). В процессе титрования раствора малиново-фиолетовая окраска раствора перманганата обесцвечивается. Однако после достижения точки эквивалентности первая же избыточная капля раствора перманганата окрашивает титруемую жидкость в бледно – малиновый цвет. Индикатором в данном случае является  сам перманганат.  Перманганат калия проявляет окислительные свойства и в кислой, и в щелочной среде. При титровании кислых растворов Mn7+, входящий в состав KMnO4, восстанавливается до бесцветных катионов Mn2+ .При титровании в щелочной среде Mn7+  восстанавливается только до Mn4+ . Перманганатометрию используют не только для количественного определения восстановителей, но и окислителей. Восстановители, за редкими исключениями, определяют путем прямого титрования рабочим раствором перманганата. Определяя окислители, пользуются способом обратного титрования, т.е. к анализируемому раствору окислителя приливают заведомый избыток вспомогательного раствора восстановителя с известным титром, затем остаток восстановителя оттитровывают раствором перманганата калия и делают расчет. Титрованный раствор перманганата калия нельзя приготовить растворением точной навески, продажный перманганат калия содержит ряд примесей. Кроме того, концентрация перманганата калия, переведенного в раствор,  заметно понижается, т.к. он расходуется на взаимодействие с аммиаком, органическими веществами и другими восстановителями, присутствующими в воде. Поэтому концентрацию  раствора перманганата калия устанавливают обычно лишь через 5-7 дней после его приготовления. В качестве  первичного  стандарта  используют  щавелевую  кислоту Н2С2О4 ∙ 2Н2О   или оксалаты  натрия  и калия. 
Перманганат калия взаимодействует со щавелевой кислотой в сернокислой среде по уравнению:

2KMnO4 + 5H2C2O4 + 3H2SO4 = 2MnSO4 + 10CO2 + K2SO4 + 8H2O
ЛЕКЦИЯ 10.  ОСНОВНОЙ  ЗАКОН  СВЕТОПОГЛОЩЕНИЯ 
(ЗАКОН  БУГЕРА – ЛАМБЕРТА – БЕРА)
Атом, ион  или молекула, поглощая  квант  света, переходит  в более  высокое  энергетическое состояние. Обычно  это  бывает  переход  с основного,  невозбужденного  уровня  на один  из более  высоких. Вследствие  поглощения излучения при  прохождении его через  слой вещества   интенсивность  его уменьшается  и тем больше, чем выше  концентрация  светопоглощающего вещества. Уменьшение  интенсивности  света, прошедшего через раствор, характеризкется  коэффициентом  пропускания (или просто  пропусканием) Т:

                                     Т= I / Io,      где

             I -    интенсивность  прошедшего  потока   

             Io -  интенсивность падающего  потока.

Взятый с обратным  знаком логарифм Т  называется  оптической плотностью А:

-lgT = -lg I/Io = lg Io/I= A
Уменьшение  интенсивности  света при  прохождении его через  раствор подчиняется  закону  Бугера – Ламберта – Бера:

I = Io 10  -ε lc, или
I/Io = 10 – lc,  или
-lg T = A =   εlc,  где  ε - молярный  коэффициент  поглощения

                                     l – толщина  светопоглощающего  слоя 

                                     c – концентрация  раствора,   т.е.

Оптическая  плотность раствора пропорциональна  произведению концентрации поглощающего свет  вещества  на толщину  слоя  раствора.

Физический  смысл    становится  ясным ,  если принять   l =1см  и  с=1моль/л,  тогда  А = ε
Следовательно, молярный  коэффициент  поглощения равен оптической плотности  одномолярного  раствора при толщине  слоя  1 см.

Молярный  коэффициент  поглощения вещества  при данной   длине  волны зависит от природы вещества  , от  температуры  и не зависит от  концентрации и толщины  слоя  раствора ,  т.е.  при определенной длине  волны  и температуре       представляет  собой постоянную  для данного соединения  величину  и является  постоянной  характеристикой.Он  характеризует предел  обнаружения  вещества  фотометрическим  методом .  Если  для  ориентировочных  расчетов  принять,  что    l =1см, ε=104 ( такого  порядка ε свойствен многим окрашенным  соединениям), Амин  = 0,01(минимальная  оптическая  плотность , которая может  быть  измерена  с помощью  оптических  приборов)  то из  формулы  рассчитывают  предел обнаружения  фотометрическим  методом.:  Смин = 0,01 / 104 = 10-6 моль/л.

Оптическая  плотность  раствора, содержащего  несколько  окрашенных  веществ,  обладает  свойством  аддитивности,  которое  иногда  называют  законом  аддитивности светопоглощения.  В соответствии с этим  законом  поглощение  света каким – либо  веществом  не зависит от присутствия  в растворе  других  веществ. При  наличии в растворе  нескольких  окрашенных  веществ каждое  из  них  будет  давать свой  вклад в экспериментально  определяемую оптическую  плотность  А :

А = А1 + А2 + … +АК,  где  

А1,  А2,  и т.д.   – оптическая  плотность вещества 1,  вещества 2 .ит.д.

При  учете  уравнения     получаем:

         А =  (ε с1  +     ε с2  + … +    ε сК).


В соответствии  с уравнением     зависимость  оптической  плотности  от концентрации графически  выражается  прямой  линией, выходящей  из начпла координат. Опыт  показывает, однако, что  линейная  зависимость  наблюдается  не всегда. На практике  следует  учитывать  следующие  ограничения:

1. Закон  справедлив  для монохроматического  света  ( т.е.  с определенной длиной волны).
2. Коэффициент   зависит от  показателя  преломления  среды, который  изменяется  в высококонцентрированных  растворах. Если  же концентрация  раствора невелика,  его  показатель преломления  остается  таким  же , как у чистого  растворителя, и отклонения  от закона  не наблюдается.

3. Температура  при измерениях  должна оставаться постоянной.

4. Пучок  света  должен  быть  параллельным.

5. Уравнение  соблюдается  только для систем, в которых светопоглощающими  центрами  являются  частицы  одного  сорта. Если при изменении концентрации будет  изменяться  природа этих частиц, вследствие кислотно-основного взаимодействии, диссоциации , полимеризации и т.д.,  то  зависимость  А  от   с  не будеn линейной. Например,  при разбавлении  раствора  дихромата  калия  происходит  не просто  уменьшение  концентрации иона  дихромата,   а протекают  процессы химического  взаимодействия :

Cr2O72-  +  H2O = 2CrO42-  +  2H+
Вместо  дихромат – ионов  в растворе  появляются  хромат- ионы,  молярные  коэффициенты  которых  различны, и поэтому  зависимость  оптической  плотности  от  общей  концентрации хрома в растворе  не будет линейной.

Спектры  поглощения 





Свет  поглощается  раствором избирательно:  при  некоторых длинах  волн светопоглощение  происходит  интенсивно, а при некоторых свет не поглощается. Интенсивно  поглощаются  кванты света, энергия  которых        равна  энергии  возбуждения частицы   и вероятность их поглощения больше нуля.   Молярный коэффициент  поглощения  при этих  частотах (или длинах  волн)  достигает  больших  значений.

Распределение  по  частотам значений  молярного  коэффициента  поглощения называется  спектром  поглощения
Обычно  спектр  поглощения выражают  в виде графической  зависимости оптической  плотности  или молярного  коэффициента  поглощения    от частоты    или длины  волны  падающего  света.  Вместо  А  или.     нередко  откладывают  их логарифмы

Спектр  поглощения  характеризуется  наличием  в нем  определенного  числа  полос поглощения. Каждая  полоса  поглощения характеризуется максимумом  поглощения (Амакс или εмакс), длиной  волны λмакс   соответствующей  Амакс,  и шириной  полосы, т.е. расстоянием   между  длинами  волн, соответствующими Амакс/2   или    λ  макс/2 

Спектры  поглощения  одного  и того  же вещества в координатах  А -  λ  имеют  одинаковую  форму независимо  от толщины  слоя раствора  или  концентрации вещества  в растворе  и характеризуются  максимумом при  одной и той же длине  волны. Значения  А  и      снимаются  непосредственно  с показаний  шкалы  прибора,  а в автоматических  спектрофотометрах  зависимость  а  от      записывается  автоматически.

Основными  параметрами  фотометрического  определения являются  длина  волны, при  которой проводится  измерение, оптическая  плотность, толщина  кюветы  и концентрация  окрашенного раствора. Оптимальные  условия  фотометрического  определения  следующие:

1 . Длина  волны. Для  измерения  светопоглощения  раствора  выбирают  длину  волны  светового  потока,  соответствующую  максимуму поглощения,  для  чего  измеряют оптическую плотность  А при разных  длинах волн  и строят  график  зависимости  А  от  λ. Для монохроматизации светового потока в фотоэлектроколориметрах  применяют  набор  светофильтров. Светофильтры – специальные  стекла,  пропускающие  излучение определенного  интервала  длин  волн (20 – 60 нм). Причем  выбирают   светофильтр, пропускающий  излучение, т.е. минимум  поглощения светофильтра  должен совпадать  с максимумом поглощения раствора. В спектрофотометрах  для монохроматизации  света  используют  призмы.

2. Оптимальный  диапазон  измерения  оптической плотности .Для получения  оптимальных  результатов А = 0,1–1,0.

3. Уравнение     показывает, что чем больше  толщина слоя,  тем  больше  оптическая плотность, и, следовательно, тем более чувствительным будет  определение. Однако  с увеличением  толщины слоя   больше  5 см  возрастают потери на рассеяние  света. Поэтому  для фотометрических растворов используют  кюветы  с толщиной слоя 1 -5 см.

4. Концентрационные  условия проведения  фотометрической  реакции. В результате проведения  фотометрической  реакции исследуемый компонент переводят  в окрашенное соединение. Количество  образовавшегося  окрашенного  соединения эквивалентно количеству  исследуемого  раствора. Окрашенные  соединения  в растворе получают главным  образом, в результате  реакций  окисления-восстановления  и комплексообразования. Условия  проведения фотометрической  реакции должны  обеспечивать  полноту образования  и устойчивость получающегося  окрашенного  соединения. Существенное влияние  на это  оказывает  значение рН  раствора. Его  выбирают  таким  образом, чтобы  при нем  достигалось  максимальное светопоглощение.  Постоянное  значение  рН поддерживают с помощью буферных растворов.

Основные  приемы  фотометрических  определений.

1)  метод  градуировочного  графика 
2)   метод  молярного  коэффициента  светопоглощения

3)   метод  добавок;

Аппаратура фотометрического  метода

При  всем  многообразии схем   и конструктивных  особенностей приборов в каждом  из  них  имеется несколько  основных  узлов функции которых одинаковы. Такими узлами  являются: источник  света, монохроматизатор  света,  кювета  с исследуемым веществом и рецептор (приемник света). Свет  от источника  освещения (вольфрамовые  лампы накаливания, водородные  лампы  или просто  дневной свет) проходит  через монохроматизатор (светофильтр  или призма) и падает  на кювету с исследуемым вещвством. Интенсивность  монохроматического света, прошедшего через  кювету, измеряется приемником  света (рецептором), в качестве  которого в фотометрических  приборах служит фотоэлемент, превращающий  световую  энергию  в электрическую. Практически  обычно  определяют отношение  интенсивностей  монохроматического света, прошедшего  через  исследуемый раствор  и через  растворитель.

Фотометрические  методы  имеют  высокую  чувствительность, они  избирательны  и точны. Методы могут  быть применены для анализа  больших  и малых содержаний, но  особенно ценной  их особенностью  является возможность определения примесей (до 10-5 – 10-6%).это важно  в аналитическом  контроле загрязнений  окружающей  среды и решении  экологических  проблем. Погрешность метода 3…5%, а иногда и 0,5…1,0%.
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