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Тема:     Метрологія забезпечення методів аналізу 
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Метрологія, її значення і задачі

Розвиток науки, управління технологічними процесами неможливі без отримання кількісної інформації о тих або інших властивостях фізичних об'єктів, що Галілео Галілей писав, що "треба вимірювати все вимірюєме і робити вимірюваним те, що поки ще не піддається вимірюванню", а російський вчений Б.С. Якобі стверджував, що "мистецтво вимірювання є могутня зброя, яка створена людським розумом для проникнення у закони природи".
В зв'язку з важливістю вимірів була створена спеціальна наука - метрологія.
Метрологія це наука про виміри, про методи і засоби забезпечення їх єдності і досягнення вимагаємої точності.
Задачами метрології є:
· розробка різних методів виміру;
· точність і єдність цих вимірів.

Методи і види вимірів
І так, що таке вимір? "Вимір - є процес отримання інформації, який полягає у порівнянні дослідним шляхом вимірюваних і відомих величин або сигналів, виконання необхідних логічних операцій і подання інформації у числовій формі", або простіше "під вимірюванням розуміють визначення числового значення вимірювальної величини яке виражено у певних одиницях".
Є такі види вимірів (ДЕСТ 16263-/0):
· прямим називають вимір, при якому шукане значення величини знаходять
безпосередньо з дослідних даних (вимір об'єму мірним циліндром);

· непрямим називають вимір, при якому шукане значення величини знаходять
на основі залежності між цією величиною і величинами, які піддаються прямим
вимірам;

· сукупними називають виміри, які провадять водночас, при чому декількох
однойменних величин, а шукане значення величини знаходять рішенням системи
рівнянь, які отримують при прямих вимірах різних сполучень цих величин;

· спільними називають виміри, які провадять водночас, при чому вимірів двох
або декількох неодноіменних величин для знаходження залежності між ними.

· Згідно ДЕСТ 16263-/0 є такі методи вимірів:
· метод оцінки - значення вимірювальної величини визначають безпосередньо
по звітному устрою вимірювального приладу прямої дії (амперметр, вольтметр);

· метод порівняння - це метод вимірів, в якому вимірювану величину порівнюють з величиною, яка відтворюється мірою (ваги).

Метода порівняння включають в себе:
· метод протиставлення;
· диференційний метод;
· нульовий метод;
· метод заміщення;
· метод збігу.

Засоби виміру
Усі засоби вимірів визначаються як технічні засоби, які використовуються для вимірів і мають нормовані метрологічні характеристики. Під метрологічними характеристиками будемо розуміти такі властивості засобів вимірів, які дають змогу судити про їх принадність

 для вимірів якоїсь фізичної величини у заданому діапазоні її значень і з заданою точністю.
По характеру участі у процесі вимірювання усі засоби можна поділити на чотири основні групи:

· міра - це засіб вимірів, який призначений для відтворення фізичної величини даного    розміру;

· вимірювальний перетворювач - це засіб вимірювань, який призначений для обробки сигналу вимірювальної інформації у формі, зручної для передачі, подальшого перетворення, обробки і зберігання, але який не піддається безпосередньому сприйняттю спостерігачем;

· вимірювальний прилад - це засіб вимірювань, який призначений для обробки сигналу вимірювальної інформації у формі доступної для безпосереднього сприйняття  спостерігачем;

· вимірювальні системи або інформаційно-вимірювальні системи – це сукупність  технічних засобів у блочно-модульному виконанні, об'єднаних загальним алгоритмом  функціонування, володіє нормірованими метрологічними характеристиками, яка  призначена для отримання вимірювальної інформації безпосередньо від об'єкту її перетворення, передачі, зберігання, обробки і видачі у вигляді, доступному для сприйняття оператором або вводу у систему автоматичного керування (квантометр).

Метрологічні характеристики
У параграфі 3 ми з вами зустрілись з поняттям "метрологічні характеристики" і з'ясували що це таке. Тому зараз перерахуємо їх і дамо визначення. 

До метрологічних характеристик належать:

· правильність вимірів - якість, яка відбиває близькість до нуля систематичних похибок в їх результатах;

· збіжність вимірів - це якість, яка відбиває близькість один до одного результатів вимірів, які виконані в однакових умовах;

· відтвореність вимірів - це якість, яка відбиває близькість один до одного результатів вимірів, які виконані у різних умовах;

· чутливість - характеризує можливість визначення малої кількості аналізуємого компонента у пробі;

· селективність - характеризує можливість визначення даного компонента у рисутності інших елементів;
· похибка - не збігання значень фізичної величини, яка знайдена при вимірюванні, з дійсним її значенням.
Класифікація похибок
Відомо, що як би уважно і ретельно не виконувались би визначення, результати ±х завжди будуть мати деяку похибку.

За своїм характером похибки аналізу поділяються на:

-
систематичні:
· випадкові;
· грубі (промахи)
Систематичними називають похибки, постійні за знаком, які виникають від певних причин, впливаючих на результати або у сторону збільшення, або у сторону зменшення їх. Систематичні похибки можна передбачати і усунути, або ввести відповідні поправки. Є такі види систематичних похибок:
· методичні;
· оперативні;
· індивідуальні та психологічні:
· інструментальні.
Методичні похибки - це похибки, які залежать від особливостей методу аналізу, наприклад від не зовсім повного кількісного протікання реакції, від часткової розчинності осаду, від спільного осадження разом з ним різних сторонніх домішок і так далі. Методичні похибки складають найбільш серйозну причину спотворення результатів визначення.
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Обробка результатів аналізу

Похибку аналізу (випадкові похибки) визначають за допомогою закону розподілу випадкових величин Гаусса або за допомогою відтворення аналізу.
Розглядаємо другий метод. Відтвореність знаходять за формулами, які розглядаються у курсі математичної статистики.
Алгоритм відтвореності:
а) середнє,
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є) надання результатів аналізу
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При розрахунках відтвореності використовують спеціальний t - критерій (розподілення Ст'юдента), який визначає ширину довірчого інтервалу, в якому можуть знаходитись результати аналізу. Значення t - критерію знаходять з табл.1., ураховуючи число ступенів свободи ƒ і ступень вірогідності знаходження
результатів аналізу у даному довірчому інтервалі.
Таблиця 1. 

Значення 
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Оперативні похибки - це похибки, які виникають внаслідок невірного або недостатнього виконання аналітичних операцій. Оперативні похибки легко можна виявити і ліквідувати.
Індивідуальні похибки - це похибки, які залежать від індивідуальних особливостей самого аналітика. До індивідуальних похибок належить віднести також так звані психологічні похибки, які полягають у деякій упередженості, яка часто зустрічається у студентів.
Інструментальні похибки - це похибки, які залежать від приладів та реактивів, які використовують для аналізу.
Випадкові похибки породжуються випадковими неконтрольованими причинами, дія яких неоднакова при паралельних вимірюваннях. Величина випадкових похибок різна навіть тоді, коли одиничні визначення виконуються в однакових умовах, в один і той же день, одним і тим же аналітиком, з одним і тим же реактивом і т.д.
Промахи - це похибки, які виникають внаслідок недоброякісного виконання вимірювань. Наприклад, з-за неуважності аналітика були записані хибні результати зважування, невірно зняті показники приладу і т.д. Підозра на промах виникає у тих випадках, коли який-небудь результат одиничного вимірювання дуже відрізняється від усіх інших. Відкинути такий результат без додаткової перевірки не можна, так як він може бути не наслідком промаху, а наслідком великої випадкової похибки.
Похибки кількісних визначень, як і при будь-яких інших вимірюваннях, можна показувати по різному. За засобом вираження вони поділяються на абсолютні та відносні.
Різниця між отриманим результатом і дійсним (або найбільш вірогідним) значенням  величини, яка показується у абсолютних одиницях  (%, мг/кг, мг/см3 і т.д.), називається абсолютною похибкою.
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 - абсолютна похибка

      Сд – дійсне значення визначаємої величини

       Са – отриманий результат
Абсолютна похибка може бути позитивною і негативною, тобто результат аналізу може виявитися завищеним або заниженим у порівнянні з дійсною величиною. Якщо Са > Сд - похибка позитивна, якщо Са<Сд - вона негативна.

Відношення величини абсолютної похибки до визначаємої величини називається відносною похибкою. Частіше її показують у відсотках.
Методами математичної обробки також знаходять і грубі помилки - промахи. Промахи визначають, використовуючи 0 - критерій (табл.2). Для обробки за Q - критерієм результати вимірів розміщують у зростаючий ряд, визначають Qексп і порівнюють отримане експериментальне значення з табличним при даному числі дослідів. Якщо Qексп > 0табл, то має місце промах. Промах звично відкидають. Q експ  знаходять за формулою:
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Де    ХПР     - результат, який підозрюють на похибку; 

         Ха         -  результат, який стоїть поруч;
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-  відповідно значення вимірів після їх розміщення у зростаючий ряд
Таблиця 2
Значення  Q -  критеріїв
.
	Q –

критерій
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Єдність вимірів

Під єдністю вимірів розуміють такий стан вимірювань, при якому їх результати виражені в узаконених одиницях та похибка вимірів відома з заданою вірогідністю. Єдність вимірів дозволяє забезпечити зіставлення результатів вимірів, виконаних у різних місцях, у різний час, за допомогою різних засобів вимірювань. Без забезпечення єдності вимірів неможливо досягти успішного розвитку науки на основі обміну ідеями і результатами.
Єдність вимірів забезпечується одноманітністю засобів вимірювань та вірних методик виконання вимірювань. Одноманітність засобів вимірювань - це такий їх стан, коли усі вони проградуіровані в узаконених одиницях, а їх метрологічні властивості відповідають нормам.
Єдність вимірювань не може бути забезпечена без спеціальних мір, які здійснюють у масштабах усі сі держави. Тому в Україні зараз створюється метрологічна служба (раніше служба СРСР), тобто мережа державних та відомчих органів, діяльність яких спрямована на забезпечення єдності вимірів. Єдність вимірів забезпечується нормативно-технічною докумебнтацією (за системою СРСР):

· ДЕСТ - державний стандарт;

· ЗСТ   - загальносоюзний стандарт;

· РСТ   - республіканський стандарт;

· СТП  - стандарти підприємств;

· ТУ     - технічні умови.

Усі засоби вимірювань, які використовуються періодично, у встановлені терміни, проходять перевірку. Перевіркою засобів вимірювань називається визначення метрологічним органом похибок засобів вимірювань та встановлення його придатності до використовування.
Перевірку засобів вимірювань у більшості випадків виконують шляхом зіставлення його показників з показниками більш точних засобів вимірювань.
За метрологічним призначенням усі засоби вимірювань. Еталони застосовують для відтворення та зберігання одиниці вимірювань.
Зразкові засоби вимірювань призначені для передачі розміру одиниці від еталону до робочого засобу вимірювань.
Робочі засоби використовують для вимірювань, непов'язаних з передачею розміру одиниці.
ДЕСТи на методи та стандартні зразки (СЗ)

На теперішній час для визначення будь-якого елементу у будь-якому об'єкті існує велике число методів, які відрізняються один від одного не тільки їх науково-методичною суттю, але і досягаємою точністю. Тому результати аналізів одного і того ж матеріалу, можуть суттєво відрізнятися як один від одного, так і від дійсної кількості визначаємого елементу, що є джерелом непорозуміння.
Щоб цього уникнути при проведенні точних аналізів в залежності від характеру аналізуємого матеріалу, а також мети, яку мають при виконанні аналізу, обирають такі методи, які дають найбільш достовірний хімічний склад матеріалу. Ці добре себе зарекомендовані, так звані уніфіковані (одноманітні) методи зведені у спеціальні збірники стандартизованих методів аналізу (збірники ДЕСТів) по окремим елементам.
Для уніфікації методів аналізу використовують так звані стандартні зразки (СЗ). Стандартні зразки уявляють з себе ретельно виготовлені зразки проб природних матеріалів або промислових продуктів, в яких точно визначена кількість ряду елементів.
СЗ повинні задовольняти двом основним метрологічним вимогам: 1) сталості еталоніруємних речовин як у процесі вимірювання, так і на протязі достатнього довгого часу служби, 2) Дійсному значенню величин, які характеризують еталон.
Стандартні зразки використовують при проведені точних аналізів для підтвердження їх вірності. СЗ використовують для освоєння і перевірки (градуіровки) різних приладів.
Стандартні зразки використовують для проведення арбітражних аналізів, які провадять при виникненні конфліктних ситуацій між постачальником і споживачем.
Приклад математико - статистичної обробки результатів аналізу

При проведені аналізу чавуна на марганець були отримані сім паралельних результатів: 1,55; 1,56; 1,58; 1,54; 1,53; 1,54; 1,57%. Провести математичну обробку результатів аналізу.
Розрахунки треба вести за алгоритмом відтвореності, а дані заносити в табл.З
Таблиця З
Розрахункова таблиця алгоритму відтвореності
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Пояснення до табл.З 

а) розраховуємо середнє 
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б) стандартне відхилення S:
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в) відносне стандартне відхилення S r;                S r = 
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г)
стандартне відхилення середнього S
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д)
використовуючи значення і - критерій при числі ступенів свободи  
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вірогідності 0,95 (табл.1), визначаємо довірчий інтервал tS 
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і довірчий інтервал у відсотках
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є) надаємо отримані результати з довірчим інтервалом 

      1,55 ± 0,016% (а); 1,55; 1,03% (б); 

     (1,55-0,016)
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(1,55 + 0,016)=1,53(в)
Приведені цифри позначають, що результати аналізу з вірогідністю 0,95 укладаються в інтервал від 1,53 до 1,57%.
Контрольні запитання

1. Яке значення має метрологія?

2. Які існують види вимірів?
3. На які групи поділяються засоби вимірювання?
4. Що таке метрологічні характеристики?
5. Які бувають похибки аналізів за характером?
6. Що таке єдність вимірів?
7. Чим забезпечується єдність вимірів?
Лекція №2

Тема: Теоретичні основи аналітичної хімії

План

1. Швидкість хімічної реакції.

2. Хімічна рівновага.

3. Зміцнення хімічної рівноваги.

4. Електролітична дисоціація.

5. Дисоціація води.

6. Водневий та гідроксичний показники.

Швидкість хімічної реакції.
Термін „швидкість реакції" означає швидкість, з якою утворюються продукти, або швидкість з якою витрачаються реагенти при протіканні хімічної реакції. Швидкість різних реакцій можуть дуже сильно відрізнятися одна від одної. Деякі реакції проходять практично моментально (вибух), деякі тривають роки. Наприклад, для завершення реакції ферментації виноградного соку, У результаті якої утворюється вино, треба декілька місяців.
Швидкість кожної конкретної реакції змінюється в залежності від ряду факторів. Найбільш важливими з них є концентрація або тиск реагентів, температура, наявність каталізатора і доступність реагентів. Проілюструвати вплив цих факторів на швидкість реакції можна наочно на прикладі реакції між воднем і киснем. При наявності достатньої кількості кисню або повітря водень швидко згорає, утворюючи воду.
2Н2(г) + О2(г)  = 2Н2О(г)
Однак, якщо доступ повітря обмежено, реакція може протікати з вибухом. Цікаво, що, якщо суміш водню і кисню не підпалювати, реакція між ними буде протікати настільки повільно, що візуально її зовсім неможливо визначити. Отож одна і таж реакція в залежності від умов може мати вибуховий характер або ж протікати безмежно повільно.
У ході реакції її швидкість змінюється. Швидкість більшості реакцій максимальна на початку і поступово знижується, наближаючись до нуля. Це можна продемонструвати, якщо додати розведену соляну кислоту до карбонату кальцію. Зразу ж по доданні кислоти реакційна суміш бурно закипає із-за швидкого утворення діоксиду вуглецю. По мірі уповільнення реакції виділення бульбашок усе зменшується.
Як можна експериментально визначити швидкість реакції? Наприклад, реакція взаємодії НС1 і мраморної кришки.
СаСО3 (г) + 2НСl = СаСl2(рід) + СО2(г) + Н2О(рід)
На малюнку 1 показано дослід визначення швидкості реакції між мраморною кришкою і соляною кислотою.
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Мал. 1. Визначення об'єму СО2 в реакції взаємодії СаСОз і соляної кіслоти
Через визначені проміжки часу вимірюють по газовій бюретці об'єм СО2. На основі отриманих даних будують графік, який отримав назву кривої швидкості реакції (графік 1).
Кут нахилу дотичної до кривої швидкості реакції у якій-небудь точці цієї кривої показує наскільки швидко протікає реакція у відповідний момент часу.
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Гр. 1. Крива швидкості.
Наприклад:
Використовуючи криву швидкості реакції, розрахуйте швидкість реакції через 40 с. після її початку.
Рішення:
На графіку показана дотична до кривої швидкості у точці, яка відповідає 40 с. від моменту початку реакції. Нескладне геометричне побудування, виконане на графіку, показує, що:
Тангенс кута нахилу = 50 см3 /67 с
Відповідно, швидкість утворення СО2 через 40 с після початку реакції
дорівнює 57 см3/с
Досліди показують, що швидкість реакції залежить від концентрації реагентів. Швидкість реакції → Сn, де n - стала, яку називають порядком реакції. Порядок реакції вказує на конкретну залежність швидкості реакції від концентрації реагентів. Він уявляє з себе сталу, яку можна визначити тільки експериментально. Надане вище співвідношення дозволяє отримати кінетичне рівняння реакції.
швидкість реакції - К • Сn,
в якому коефіцієнт пропорційності називається сталою швидкості.
Наприклад, для рівняння:
2NО{г)+О2(г}=2NО2 (г)
 V = К*[N02]* [О2]
Ця реакція має перший порядок по кисню, другий порядок по моноксиду азоту і повний порядок, дорівнюється трьом.
У загальному вигляді для рівняння аА + ЬВ = сС + dD можна записати швидкість реакції V = К • [А]а • [В]b , тобто, швидкість реакції прямо пропорційна добутку концентрації реагуючих речовин у ступені їх стехіометричних коефіцієнтів.
Порядок реакції дорівнюється „a" по реагенту А, „b" по реагенту В, і повний порядок дорівнюється а + b.

Знаючи порядок реакції, можна напророчити, як вона повинна протікати. Одиниця вимірювання сталої швидкості реакції залежить від порядку реакції. Стала швидкості реакції пов'язана з температурою за рівнянням Арреніуса.
lgК =lgА-Еа/2,303RT,
де:
К - стала швидкості реакції;
А - стала, яка характеризує кожну конкретну реакцію (стала
Арреніуса);
Еа - ще одна стала, яка характерна для кожної реакції і називається
енергією активації; 
К - універсальна газова стала; 
Т - абсолютна температура у кельвінах.
ОТЖЕ, ПОВТОРИМО ЩЕ РАЗ:
1. Швидкість реакції визначається як швидкість утворення продуктів або швидкість
витрати реагентів, про яку можна судити по зміні концентрації.
2. Швидкість  реакції  залежить   від  концентрації,   тиску  реагентів,  температури,
присутності каталізаторів, доступності реагентів. У тому числі від ступеню помелу
твердих реагентів і площини їх поверхні.
3. Початкова швидкість реакції звично має найбільшу величину.
4. Швидкість реакції зростає при збільшенні ступеню помелу твердих реагентів.
5. Кінетичне рівняння реакції у загальному вигляді записується так:
V = k-Сn,
де:
k - стала швидкості;
С - концентрація реагенту.
6. Швидкість більшості хімічних реакцій зростає при збільшенні температури.
7. Рівняння Арреніуса пов'язує сталу швидкості к з абсолютною температурою Т. У
найбільш уживаній формі це рівняння має вигляд
lgК = lgА-Еа/2,303RT,
де - А і Еа - сталі, які харатеризують конкретну реакцію.
 Хімічна рівновага. Зміщення хімічної різноваги.
Багато   хімічних   реакцій   проходить   до   повного   завершення,   тобто   реакція продовжується до тих пір поки один з реагентів не буде використай повністю.
СаСОз + 2НС1 = СаС12 + СО2  +   Н2О Багато інших реакій є зворотніми. Наприклад:
СаСО3 (тв.) = СаО (тв.) + СО2 (Г)
Ця пряма реакція, у ході якої відбувається зменьшення концентрації реагентів. По мірі того, як внаслідок прямої реакції відбувається утворення продуктів СаО (ТВ.) і СО2 (Г.), вони починають реагувати один з одним:
СаО (тв) + СО2 (г.) = СаСОз (тв)

Це зворотня реакція. Пряма і зворотня реакції у сукупності утворюють оборотну реакцію. Для позначення реакцій подібного типу використовують позначку.
У оборотній рекції пряма і зворотня реакція продовжуються безмежно дового. Однак наступає момент. Коли припиняються усі видимі зміни. У цей момент швидкість прямої реакції дорівнюється швидкості зворотньої реакції. Реакція досягає хімічної рівноваги (V пр. = V зв.)- Вона уявляє з себе динамічну рівновагу оскільки при ній два протележно спрямованих процесів проходять з рівними швидкостями.
Система, яка знаходиться у хімічній рівновазі, повинна характеризуватися трьома ознаками:
· швидкість прямої і зворотньої реакцій повинні бути однаковими;

· у системі не повинно відбуватися ніяких зовнішних змін;

· система повинна бути ізольовоною.

Ізольовоною системою називається така система, яка не обмінюється зі своїм оточенням ні речовиною, ні енергією.
Розглянемо оборотню реакцію загального вигляду:
аА + bВ = сС + dD 
Якщо наступає хімічна рівновага то V пр. = V зв., тобто
К1[А]а.[В]b = К2 [D]d *[С]с
перетворюючи, отримаємо
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так як відношення двух сталих величин k1 і k2 є величина стала, її можна позначити Кс (константа хімічної рівноваги).
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Приведене співвідношення уявляє з себе математичне вираження закону діючих мас, або закону хімічної рівноваги, який показан через константу хімічної рівноваги.
Для реакцій з участю газів константа рівноваги показується через парційні тиски, а константа позначається через Кр
Н2 (г.) ± І2 (г.) = 2НІ (Г)
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Розглянемо вплив деяких факторів на стан різноваги.
КОНЦЕНТРАЦІЯ
Величина константи рівноваги вказує на ступінь закінчення хімічної реакції. Якщо константа рівноваги велика, то концентрація продуктів велика у порівнянні з коцентраціями реагентів. У цьому випадку кажуть, що стан рівноваги зсунуто вправо. І
навпаки, якщо константа рівноваги має невелику величину, то стан рівноваги зсунуто вліво.
Що це за величина хімічної рівноваги за якими судять про зрушення рівноваги.
Якщо Кс менше одиниці, це позначає, що зворотна реакція йде з більшою швидкістю і навпаки - це фізичний зміст константи хімічної рівноваги.
Якщо змінити у рівноважній системі концентрацію, то стан рівноваги теж зміниться. Незмінною залишається тільки Кс.
Розглянемо реакцію
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Кс - константа при заданій температурі.
Якщо додати у рівноважну систему додаткову кількість іонів Fe3+, то Кс повинна зберігати постійне значення. Оскільки концентрація іонівFе3+ збільшилась, співвідношення у правій частині рівняння для константи рівноваги (таке співвідношення називається уявною константою рівноваги) стало менше свого рівноважного значення (тобто дійсною константою рівноваги).
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Внаслідок реакція починає проходити таким чином, щоб концентрація іонів Ре3+ зменшилась і співвідношення концентрації у лівій частині приведеного вище нерівенства (уявна константа рівноваги) досягло значення дійсної константи рівноваги, іншими словами, у ситуації, яку розглядаємо, повинна відбуватися пряма реакція.
При збільшенні концентрації будь-якої речовини, рівновага зміщується в сторону витрати цієї речовини, і при зменшенні концентрації рівновага зміщується у сторону утворення цієї речовини.
Концентрація впливає також і на швидкість реакції, чим більше концентрація тим більше швидкість.
Необхідно зрозуміти, що права частина вираження для константи рівноваги містить тільки концентрації розчинених речовин. Вона не повинна включати ніяких членів, які належать до чистих твердих речовин, чистин рідин, розчинників, так як ці члени постійні.
Сто років назад Анрі ле Шател`є проголосив свій відомий принцип, дослівний переклад якого виглядає таким чином:
«Усяка система, яка знаходиться у стійкій хімічній рівновазі, будучи піддана впливу зовнішнього діяння, яке спрямовано на зміну її температури або конденсації (тиск, концентрація, число молекул в одиниці об'єму), спливаючого повсюдно або тільки у деяких її частинах, здатна зазнавати тільки такі внутрішні зміни, які, якщо вони відбуваються самовільно, повинні привести до зміни температури або конденсації у напрямку, протилежному тим, які відбуваються внаслідок зовнішнього впливу.»
Принцип ле Шател"є не завжди може дати вірного пророчення. Багато вчених намагалися добитися точної трактовки і загально принципу, але безрезультатно. Хоч принцип дуже схематичний, він залишається поки до цього часу.
ТИСК
Вплив тиску на рівноважні системи, у складі яких не має газів зневажливо малий, тому ми будемо розглядати тут тільки такі системи, які містять гази.
Зміна тиску газової рівноважної суміші не впливає на константу рівноваги. Не впливає не неї і зміна зовнішнього тиску. Однак зміна тиску впливає на стан рівноваги. Розглянемо вплив зміни повного тиску на стан такої рівноваги:
N2О4(г.) = 2NO2(г.) Константа рівноваги цієї реакції має таке вираження:
Kp=
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Тут Кр - константа рівноваги реакції при заданій температурі;
РNO2 і РN2O4 - парціальні тиски газів. Вони пов'язані з повним тиском Р системи таким чином:
Р NО2 =Х NО2 * Р;    Р N 2О4 =x N2О4 * Р,
де Х NO2 і ХN2O4 - мольні долі відповідних газів.
Підставляючи ці вираження для парційних тисків у рівняння для константи рівноваги, отримаємо:
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При постійній температурі права частина цього рівняння теж повинна бути постійною.  Відповідно,  якщо  повний  тиск  Р  у  системі  зростає,  то  співвідношення
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 повинно зменшитись. Це означає, що доля хИО2 повинна зменшитись, а доля
ХN2О4 повинна збільшитись. Іншими словами повинна проходити зворотна реакція.
Тиск, як і концентрація, впливає на швидкість досягнення хімічної рівноваги. При зростанні тиску реагентів збільшується також число зіткнень між реагуючими частками. Тому рівновага досягається швидко.
ТЕМПЕРАТУРА
На відміну від зміни концентрації або тиску зміна температури викликає зміну значення константи рівноваги. Також збільшення температури викликає і зростання швидкості, з якою досягається рівновага. Як же впливає температура на зміщення хімічної рівноваги? При підвищенні температури рівновага зміщується у напрямку ендотермічних, а при понижені - у напрямку екзотермічних реакцій.
Температура зв'язана зі швидкістю реакцій формулою:
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де  
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 показує, що при підвищенні температури на кожні 100К швидкість хімічної реакції збільшується в два рази.
ОТЖЕ, ПОВТОРИМО ЩЕ РАЗ:
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1.
Три ознаки того, що система знаходиться у стані хімічної рівноваги:
· швидкість прямої реакції дорівнюється швидкості зворотної реакції;

· у системі не відбувається ніяких змін;

· система є ізольованою.

2.
Для реакції загального вигляду, яка списується стехіометричним рівнянням аА +
bВ + сС + dD, згідно закону діючих мас
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У рівняння константи рівноваги не входять ніякі члени, які відносяться до чистих
твердих і рідинних речовин, а також розчинників.
3. Вплив різних факторів на хімічну рівновагу
	Впливаючий фактор
	Константа рівноваги
	Стан рівноваги
	Швидкість досягнення рівноваги

	1
	2
	3
	4

	Зміна концентрації
	Не змінюється
	Змінюється
	Змінюється

	Зміна тиску
	Теж
	—
	—

	Внесення каталізаторів
	--- 
	Не Змінюється
	---

	Зміна температури
	Змінюється
	Змінюється
	—


5.   Вплив температури на стан рівноваги
	Пряма реакція 1
	Підвищення температури
2
	Зниження температури 3

	Екзотермічна
	Рівновага зміщується вліво (зворотна реакція)
	Рівновага зміщується вправо (посувається пряма реакція)

	Ендотермічна
	Рівновага зміщується вправо
	Рівновага зміщується вліво


Контрольні запитання.
1. Формулюйте закон дії мас.

2. Які чинники впливають на швидкість хімічної реакції.

3. Що таке хімічна рівновага?

4 Що впливає на хімічну рівновагу?

Константа хімічної рівноваги.
ЛЕКЦІЯ   № 3

Тема: Електролітична дисоціація
                                            План

1) Електроліти, неелектроліти.

2) Електролітична дисоціація.

3) Механізм електролітичної дисоціації.

4) Гідратація іонів.

5) Ступінь дисоціації.

6) Іонні рівняння реакції.

ЕЛЕКТРОЛІТИЧНА ДИСОЦІАЦІЯ
Добре відомо, що є речовини, які у розчиненому або розплавленому стані проводять електричний струм. З другого боку, є речовини, які за тих самих умов електричного струму не проводять. Перші речовини дістали назву електролітів, другі — неелектролітів.
До електролітів належать кислоти, солі і основи, до неелектролітів — більшість органічних сполук.

Електроліти — провідники другого роду. У розчині вони розпадаються на іони. Очевидно, чим більше буде іонів у розчині, тим краще він буде проводити електричний струм. Сама вода електричний струм проводить дуже погано.

Розпад електролітів на іони при розчиненні їх у воді називається електролітичною дисоціацією.
Для пояснення поведінки електролітів шведський вчений С. Арреніус у 1887 р. запропонував теорію електролітичної дисоціації. Суть цієї теорії зводиться до таких трьох положень:
1.  Електроліти при розчиненні у воді розпадаються  (дисоціюють) на іони — позитивно і негативно заряджені.
2.  Під дією електричного струму іони рухаються: позитивно заряджені — до катода, негативно заряджені — до анода. Тому перші називаються катіонами, другі — аніонами.
3.  Дисоціація — процес оборотний. Це значить, що паралельно з розпадом молекул на іони (дисоціацією) відбувається процес сполучення іонів у молекули (моляризація).
Останнє примушує у рівняннях електролітичної дисоціації ставити знак оборотності замість знаку рівності. Наприклад, рівняння дисоціації молекули електроліту КА на катіон К+ і аніон А- записується так:
КА = К+ + А-.

Суттєвим є питання про механізм електролітичної дисоціації. Насправді, чому електроліти дисоціюють на іони? Учення про хімічний зв'язок атомів у молекулах допомагає відповісти на це питання.
Найлегше дисоціюють речовини з іонним зв'язком. «Молекули» таких речовин, або «іонні пари», уже складаються з іонів.
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При розчиненні цих речовин диполі води орієнтуються навколо позитивних і негативних іонів. Між іонами і диполями води виникають сили взаємного притягання, внаслідок цього зв'язок між іонами слабшає, відбувається дисоціація на іони (рис. 25). При цьому, як зображено   на   рисунку,   утворюються   гідратовані іони, тобто іони, хімічно зв'язані з     молекулами води.                                                        
                                                                                                    (рис. 1)

Якщо ДО  ІОННИХ    сполук    не   застосовувати      рис   1.  Взаємодія терміну «молекула», то слід говорити   про   орієнтацію  диполів   води   навколо іонів   кристала,   а   наступна   їхня    взаємодія призводить   до   відривання   іонів   від   кристала   і   переходу   їх у розчин.

Аналогічно дисоціюють і електроліти, молекули яких утворені за типом полярного ковалентного зв'язку. Тут також навколо кожної полярної молекули речовини орієнтуються диполі води, які притягуються своїми негативними полюсами до позитивного полюса молекули і позитивними полюсами — до негативного полюса. В результаті цієї взаємодії зв'язуюча електронна хмара (електронна пара) повністю зміщується до атома з більшою електронегативністю, при  цьому  полярна  молекула  перетворюється на іонну і далі  легко  розпадається    на    гідратовані  іони (рис. 1).
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                                                  (рис. 2)

Основоположником такого погляду на електролітичну дисоціацію був відомий російський хімік І. О. Каблуков.

ГІДРАТАЦІЯ ІОНІВ

І. О. Каблуков довів, що теорію електролітичної дисоціації не можна пояснити без хімічної теорії розчинів Д. І. Менделєєва.

Дійсно при розчиненні відбувається хімічна взаємодія розчиненої речовини з розчинником, яка приводить до утворення гідратів, а потім до дисоціації їх на іони (див. рис. 2). Ці іони зв'язані з молекулами води, тобто гідратовані. Каблуков вважав, що у розчині містяться тільки гідратовані іони. Гідратація іонів (у загальному випадку — сольватація) — основна причина дисоціації. Вона частково ускладнює їх зворотне сполучення у молекулу.
Гідратовані іони можуть мати як сталу, так і змінну кількість молекул води. Гідрат сталого складу утворює іон водню Н+, він утворює одну молекулу води. Це гідратований протон Н+ (Н2О). У науковій літературі його позначають Н3О+ (або ОН3+) і називають іоном гідроксонію.
Слід пам'ятати, що в розчинах немає іона Н+, а є тільки іон Н3О+, який для спрощення умовно позначають символом Н+. Говорячи про іон водню в розчинах, завжди мають на увазі іон гідроксонію.
Щоправда, останнім часом погляди хіміків розділилися. Одні вважають, що в розчині існують тільки іони гідроксонію НзО+, інші — що крім іона Н3О+ є також іони  Н9О+   (їх можна   представити як Н+-4Н2О, або Н3О+-ЗН2О)  і
Н7Оз+ (Н+ • ЗН2О, або Н3О+ -2Н2О). Які з цих іонів існують у розчині, експериментально не підтверджено. Більшість інших іонів також утворюють гідрати змінного складу. Тому краще іон водню не зображувати як Н3О+, або Н9О4+ або Н7О+, а Н+ (водн.), що означає гідратований іон водню. Аналогічно слід писати й інші гідратовані іони. Наприклад:
НС1(газ) = Н+ (водн.) + СІ-   (водн.);
СНзСООН (водн.) = Н+ (водн.) + СНзСОО- (водн.);
Н5О-(водн.) =Н+ (водн.) + 5О2- (водн.).
Але звичайно для спрощення ці індекси не пишуть.
Слід було б гідратовані іони, які утворюються внаслідок електролітичної дисоціації, позначати інакше, ніж іони, які утворюються при віддачі або приєднанні електронів. Ми їх позначатимемо однаково і пам'ятатимемо, що між ними є різниця: перші гідратовані, другі — негідратовані.

Заряди іонів позначаються: позитивні — знаком +, негативні — знаком —, а число зарядів кожного іона, якщо воно більше одиниці, позначається цифрою, яка ставиться перед знаком  заряду. Наприклад: N3+, Са2+, А13+, С1-, SО42-, РО43-.

СТУПІНЬ ДИСОЦІАЦІЇ
Електролітична дисоціація. Дисоціація води, рН і рОН показники.
Іон - це електрично заряджений атом або група атомів. Позитивно заряджені іони називаються катіонами. Негативно заряджені - аніони. При розчиненні у воді електролітів вони розкладаються (дисоціюють) на позитивно і негативно заряджені фони. Електролітами називаються з"єднання, які у розчині пропускають електричний струм, неелектроліти - не пропускають електричного струму. За силою електроліти поділяються на сильні (молекули речовини повністю іонізовані) і слабкі (речовина, яка дисоціює на іони тільки частково).
Електролітична дисоціація характеризується ступінню дисоціації (відношення числа молекул речовини, які розклались на іони у даному розчині, до загального числа її молекул у розчині) і константою дисоціації Кс.
У 1888 р. Ф. Оствальд застосував закон діючих мас до розгляду дисоціації електролітів. Він запровадив співвідношення між константою рівноваги і ступеню дисоціації. Це співвідношення отримало назву закону розбавлення Оствальду.
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Це співвідношення уявляє з себе закон розбавлення Оствальду. Константа Кс називається константою дисоціації електроліту.
У дуже слабких електролітів ступінь дисоціації настільки малий, що це дозволяє приблизно покласти І - а ≈І, відповідно.

Кс=а2-С
Розглянемо дисоціацію води. Чиста вода дуже погано пропускає електричний струм, але усе ж таки володіє вимірюваною електричною провідністю, яка пояснюється невеликою дисоціацією води на іони гідроксонія і гідроксид-іони:
2Н2О(д) = Н3О+   (аіаї.)+ОН- (аіаі .)
За величиною електричної провідності чистої води можна розрахувати концентрацію іонів гідроксонія і гідроксид-іонів у воді. При 25°С вона дорівнюється 10"7 моль/л. Напишемо вираження для константи дисоціації води
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Перепишемо це рівняння таким чином:
[н3о+]*[он-]=[н2о]*к
Оскільки ступінь дисоціації води дуже малий, то концентрація недисоційованих молекул Н2О у воді практично дорівнюється загальній концентрації води, тобто 55,55 моль/л (1 л містить 1000 г води, тобто 1000 : 18,02 = 55,55 молей). У розчинених водних розчинах концентрацію води можна вважати такою ж. Тому, змінивши у останньому рівнянні добуток H2O * К новою константою Кw, будемо мати:

[H3O]*[OH-]=Kw
Отримане рівняння показує, що для води і розведених розчинів при незмінній температурі добуток концентрації іонів гідроксонія і гідроксид-іонів є величиною постійною. Ця постійна величина називається іонним добутком води. У чистій воді при 25°С [Н3О+][ОН- ] = 1 • 10 7моль/л.
Тому:
Kw=10-7*10-7=10-14
Так як константа дисоціації Кw має надзвичайно мале значення, то для зіставлення сили кислот зручніше користуватися замість їх констант дисоціації величинами рКw, які визначаються таким вираженням:
pKw=-lgK`w
відповідно рКw = 14
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Для показу концентрації іонів гідроксонія у розчині використовують водневий показник рН розчина - десятковий логарифм зворотної величини концентрації іонів гідроксонія у розчині:
Шкала значень водневого показника рН
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Концентрація гідроксичних іонів у розчині луг можна показати за допомогою величини рОН, яка визначається таким чином:
р0Н =-lg[OH-]
Не тяжко вивести просте співвідношення, яке зв'язує між собою величини рН і рОН. Оскільки:
Kw=[H3O-]*[OH-]
то
lgKw=[H3O+]+lg[OH-]

і, означає,
-рКw =-рН-рОН
Таким чином,
рН + рОН = рКw
тобто рН + рОН = 14
ОТЖЕ, ПОВТОРИМО ЩЕ РАЗ:
1. Сильні електроліти при розчинені або у розплавленому стані повністю іонізуються
2. Слабкий електроліт при розчиненні або у розплавленому стані дисоціюють на іони
тільки частково.
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Закон розбавлення Оствальду пов'язує константу дисоціації Кс електроліту з йогоступінню дисоціації і концентрацією:

4. рН = -lg[Н3О+]- водневий показник.
5. рОН = -lg[OH-]- гідроксичний показник.
6. рК = -lgKw, де  Kw- іонний добуток води.
7. рН + рОН = 14
Оскільки електролітична дисоціація — процес оборотний, в розчинах електролітів разом з іонами є й молекули. Тому розчини електролітів характеризуються ступенем дисоціації а, який являє собою відношення числа молекул л, що розпалися на іони, до загального числа молекул N розчиненої речовини:
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Ступінь дисоціації електроліту визначається експериментально і виражається в частках одиниці або в процентах. Якщо а=0, то дисоціації немає, а якщо α = 1 або 100%, то електроліт повністю розпадається на іони. Якщо ж α = 70%, то це означає, що із 100 молекул даного електроліту 70 розпалось на іони.
На ступінь електролітичної дисоціації впливають такі фактори.
1.   Природа    розчинника.   Це зв'язано   з   величиною діелектричної проникності є. У води ε = 80,4, а у бензолу ε = 2,3.
Як випливає із закону Кулона, сила (ƒ) електростатичного притягання двох різнойменно заряджених частинок залежить не тільки від величини їх зарядів (е1 і е2) і віддалі між ними (r), але й від природи середовища, в якому взаємодіють заряджені частинки, тобто від ε:
ƒ=
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Сили притягання іонів у воді у 80,4 рази слабші, ніж у вакуумі. Тому хлороводень добре дисоціює у воді і практично не дисоціює в бензолі.
2.   Природа    розчиненої    речовини.   Різні речовини при   розчиненні  у  воді  дисоціюють  по-різному. Наприклад, соляна кислота набагато краще дисоціює, ніж оцтова. Цукор, добре розчиняючись у воді, зовсім не дисоціює на іони (а=0). За ступенем дисоціації електроліти поділяють на сильні і слабкі (див. нижче).
3.  Температура.   У сильних електролітів з підвищенням температури ступінь дисоціації зменшується, у слабких  проходить через максимум (в області 60°С). В особливому становищі знаходиться вода.   Оскільки   процес   дисоціації   води   ендотермічний:
Н2О = Н+ + ОН-, ΔH = 57,3 кДж/моль,
то з підвищенням температури (згідно з принципом ле Шательє) ступінь дисоціації води сильно зростає, але вже після 20°С він зменшується.
4.  Концентрація    розчину.   Із збільшенням концентрації розчину ступінь  дисоціації  зменшується, як  це  витікає з принципу ле Шательє.
5.  Наявність однойменних  іонів.  Добавляння однойменних іонів зменшує ступінь дисоціації. Це положення також знаходиться у відповідності з принципом ле Шательє.
Розглянемо зміщення рівноваги, яка встановлюється між не-дисоційованими молекулами і іонами під час електролітичної дисоціації, прикладом якої може бути процес:
СНзСООН = СНзСОО- + Н+.
Рівновагу, яка встановилася, можна зміщувати вправо або вліво. Так, при розбавлянні розчину оцтової кислоти водою рівновага зміститься вправо — при цьому зросте ступінь дисоціації кислоти. І навпаки, при упарюванні розчину рівновага буде зміщуватись вліво і ступінь дисоціації відповідно зменшуватиметься.

Зміщення рівноваги можна досягти також, змінюючи рівноважні концентрації іонів, які знаходяться у розчині. Так, при введенні в розчин оцтової кислоти ацетат-іона СН3СОО-  (додаванням розчину ацетату натрію СН3СОNa) рівновага зміститься вліво і ступінь дисоціації кислоти зменшиться. Аналогічний ефект дасть введення в розчин іонів Н+ (додаванням розчину сильної кислоти).

Звідси можна зробити важливий висновок про те, що додавання до розчину слабкого електроліту однойменних іонів (однакових з іонами електроліту) зменшує ступінь дисоціації цього електроліту. І навпаки, зменшення концентрації одного з іонів зміщує рівновагу вправо. Такого самого результату можна досягти, додаючи, наприклад, до розчину слабкої кислоти розчин лугу (гідроксид-іони). У цьому випадку іони водню слабкої кислоти зв'язуються в малодисоційовані молекули води: 
СНзСООН + ОН- = Н2О + СНзСОО-.
СИЛЬНІ І СЛАБКІ ЕЛЕКТРОЛІТИ
Розрізняють сильні та слабкі електроліти. Сильні електроліти при розчиненні у воді повністю дисоціюють на іони. До них належать:
1)   майже всі солі;
2)   багато мінеральних кислот, наприклад Н25О4, НNОз, НС1, НВr, НІ, НМnО4, НС1О4;
3)   основи лужних і лужноземельних металів.
Дисоціація сильного електроліту, наприклад NaС1, зображується рівнянням 
NaCl = Na+ + СІ-.
Як зазначалось в літературі, у кристалі кухонної солі немає молекулNaСl. При розчиненні кристалічна структура руйнується, гідратовані іони переходять у розчин. Молекули у розчині відсутні.
Тому у розчинах сильних електролітів лише умовно можна говорити про недисоційовані молекули. Це скоріше іонні пари (Nа+СІ-), тобто протилежно заряджені іони, що знаходяться близько один біля одного (які зблизилися до відстані, що дорівнює сумі радіусів іонів). Це ніби недисоційовані молекули, або, як їх називають, квазімолекули. Тоді наведене вище рівняння слід було б написати:

Nа+ + СІ- (т) = Nа+ (водн.) + СІ- (водн.).
Проте пишуть, як показано спочатку. У навчальній літературі зберігають термін «молекула» і для розчинів сильних електролітів (див. також § 27). В цьому випадку під символом №С1 розуміється іонна пара, або, що те ж саме, квазімолекула. Концентрація квазімолекул у розчині завжди дуже мала, а концентрація іонів велика.
Слабкі електроліти при розчиненні у воді лише частково дисоціюють на іони. До них належать:
1)  майже всі органічні кислоти;
2) деякі мінеральні кислоти, наприклад Н2СО3, Н2S, НNО2, НС1О, Н2SіO3;
3)   багато гідроксидів  (крім  гідроксидів лужних і лужноземельних металів), а також NН4ОН.
До слабких електролітів належить вода.
Слабкі електроліти не дають великої концентрації іонів у розчині.
ІОННІ РІВНЯННЯ РЕАКЦІЙ
Теорія електролітичної дисоціації визнає, що всі реакції у водних розчинах електролітів є реакціями між іонами. Подібні реакції зображуються у вигляді іонних рівнянь. Вони простіші за молекулярні і мають більш загальний характер.

При складанні іонних рівнянь реакцій слід керуватися тим, що речовини малодисоційовані, малорозчинні (ті, що випадають в осад) і газоподібні зображують у вигляді молекул. Знак ↓, який стоїть біля формули речовини, означає, що ця речовина вибуває з сфери реакції  у вигляді  осаду,  знак ↑ означає, що речовина вибуває із сфери реакції у вигляді газу. Сильні розчинні електроліти, як повністю дисоційовані, пишуться у вигляді іонів. Суми електричних зарядів правої і лівої частин рівняння повинні бути однаковими.
Для закріплення цих положень розглянемо два приклади.
Приклад 1. Написати молекулярне та іонне рівняння реакції  між розчинами хлориду барію і сульфату натрію.

Розв'язування. Розіб'ємо розв'язування задачі на етапи.

1.  Записуємо молекулярне рівняння реакції:

ВаСl2 + Nа2SО4 = ВаSО4, ↓ + NaС1.

2.  Переписуємо   це   рівняння,   позначивши  добре  дисоціюючи   речовини   у вигляді іонів, а ті, що виходять із сфери реакції, — у вигляді молекул:

Ва2+  + 2С1- + 2Na+ + S024- = ВаSО4↓+ 2Na+ + 2Сl-
Це іонне рівняння реакції.
3.   Виключаємо з обох частин рівняння однакові іони, тобто іони, які  не беруть участі у реакції (підкреслені рисками):
Ва2+ + 2С1- + 2Na+ + SО2- = ВаS04, ↓ + 2Na+ + 2Сl-
4.  Виписуємо іонне рівняння реакції в остаточному вигляді:
Ва2+ + SО2 — ВаS04 ↓.
Це скорочене іонне рівняння реакції.
Як видно з цього рівняння, суть реакції зводиться до взаємодії іонів Ва2+
і SО4 , внаслідок чого утворюється осад ВаSО4. При цьому зовсім не має значення питання про те, до складу яких електролітів входили ці іони до їх взаємодії.
Приклад 2. Написати молекулярне та іонне рівняння реакції між розчинами хлориду калію і нітрату натрію.
Розв'язування. Оскільки продукти взаємодії добре розчиняються у воді і не вибувають з сфери реакції, то дана реакція оборотна. Як і в прикладі 1, записуємо за етапами:
1. КС1 + NaNO3 = КNO3 +  NаСl.
2. К+ + СІ- + Na+ + NO3- = К+ + NO3- + Na+ + СІ-.
Рівняння для 3- і 4-го етапів написати не можна. З точки зору теорії електролітичної дисоціації реакція не відбувається. Проте, якщо випарити такий розчин, то утворяться нові хімічні зв'язки між іонами, іони сполучаться і добудемо суміш чотирьох солей.
Реакції між іонами практично необоротно відбуваються тоді, коли внаслідок їх взаємодії утворюються малодисоційовані, малорозчинні або газоподібні речовини, тобто коли продукти взаємодії вибувають із сфери реакції.
Іонними рівняннями можна зобразити будь-які реакції, що відбуваються у розчинах між електролітами.
На основі іонного рівняння легко написати молекулярне. Для цього потрібно до іонів лівої частини рівняння приписати іони протилежного знаку, які б утворювали з вихідними іонами розчинні сполуки, потім такі самі іони і в тій самій кількості написати у правій частині рівняння, після чого об'єднати іони у відповідні молекули:

Н+ + ОН- = Н2O
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СІ- Na+   =  СІ- Na+
НСІ + NaОН = Н20 + NaС1.
Ще приклад:
SО2- + Ва2+ = ВаSО4+
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2К+    + 2N03- = 2К+         +2NO3-
К2SО4 + Вa(NO3)2 = ВаSО4↓ + 2КNО3.
Слід навчитися складати рівняння реакцій, що відбуваються у розчинах, в іонній і скороченій іонній формах.

                   Контрольні запитання

1) Що таке електроліт?
2) Що таке електролітична дисоціація?
3) Як розрізняють сильні і слабкі електроліти?
4) Що таке Гідратація іонів, скільки і які вони мають форми.  
ЛЕКЦІЯ № 4

Тема:  Окисно- відновні реакції

План

1 Теорія окисно - відновних реакцій. 

2 Відновники та окислювачі.

3 Складання рівнянь окислювальна – відновних реакцій.   

                     ОКИСНО-ВІДНОВНІ РЕАКЦІЇ

     Всі хімічні реакції можна поділити на два типи. До першого з них належать реакції, які відбуваються без зміни ступе​ня окислення атомів, що входять до складу реагуючих ре​човин. Наприклад:
                                                                                 + 2     +4   -2          +2       -2        +4     -2
                                             Са С О3 = Са О + С О2;
                                                                               +1     -1       +1     -2     +1      +1     -1          +1    -2
                                             НС1 + К О Н = К С1 + Н2О.
      Неважко помітити, що ступені окислення кожного з елементів до і після реакції залишились без змін.
      До другого типу належать реакції, які відбуваються із змі​ною   ступеня   окислення атомів. Наприклад:
                                                                                    +2    -2             0              0

                                              2HgO = 2Hg + О2;
                                                                                   +1   -1          0            +1    -1        0
                                              2К І + СІ = 2К СІ + І2
      Тут у першій реакції ртуть і кисень, а у другій — йод і хлор змінюють ступені окислення.             

                    ТЕОРІЯ ОКИСНО-ВІДНОВНИХ  РЕАКЦІЙ

      Реакції, які відбуваються із зміною ступенів окислення ато​мів, що   входять   до   складу   реагуючих   речовин,   називаються
окислювально-відновними.
      З сучасної точки зору зміна ступеня окислення пов'язана з відтягуванням або переміщуванням електронів. Тому разом з на​веденим можна дати ще й таке визначення окислювально-від​новних реакцій: це такі реакції, при яких відбувається перехід електронів від одних атомів, молекул або іонів до інших.
      Розглянемо основні положення теорії окислювально-віднов​них реакцій.
1. Окисленням називається процес віддачі атомами, мо​лекулами або іонами електронів. Наприклад:
                         А10 — Зе = А13+ ;         Fe2+ — le = Fe3+ ;  

                         H2 0— 2е = 2Н +  ;         2С1- — 2е = СІ2 0
Під час окислення ступінь окислення збільшується.
         2.   Відновленням   називається процес приєднання елек​тронів атомом, молекулою або іоном. Наприклад:

                         S + 2е = S2-:        Cl2 + 2е  = 2С1-;      Fe3+ + 1e = Fe2+.

Під час відновлення ступінь окислення зменшується.
        3.  Атоми, молекули або іони, які віддають електрони, назива​ються відновниками. Під час реакції вони окислюються. Атоми, молекули   або   іони,   які   приєднують   електрони,   називаються окислювачами. Під  час  реакції  вони  відновлюються. Оскільки атоми, молекули та іони входять до складу певних речовин, то ці речовини відповідно називають окислювачами і відновниками.
       4.  Окислення   завжди супроводжується   відновленням, і на​впаки, відновлення завжди зв'язане з окисленням, що можна ви​разити рівняннями:
                              Відновник   - 1е            Окислювач
                            Окислювач   + 1е            Відновник
        Тому окислювально-відновні реакції являють собою єдність двох протилежних процесів — окислення і відновлення.• В цих реакціях число.електроні в, які віддає відновник, дорівнює числу електронів, які приєднує оки​слювач. При цьому незалежно від того, переходять електрони від одного атома до іншого повністю чи тільки частково відтягу​ються до одного з атомів, умовно кажуть лише про віддачу і приєднання електронів.

        Наведені положення можна проілюструвати дослідом. В ста​кан 1 (рис. 27) налито розчин йодиду калію К.І, а в стакан 2 —

розчин хлориду заліза (III). Розчини з'єднані між собою так званим «елек​тролітичним ключом» З—U-подібною трубкою, яка заповнена розчином хло​риду калію КСІ, що забезпечує іонну провідність. В розчини занурено пла​тинові електроди 4.
       Якщо тепер замкнути коло, вклю​чивши в нього чутливий вольтметр 5, то за відхиленням стрілки можна спо​стерігати не тільки сам факт прохо​дження електричного струму, але і йо​ го напрям. Електрони переміщуються від посудини з розчином йодиду калію до посудини з розчином хлориду заліза (III), тобто від відновника — іонів І~ до окислю​вача — іонів Fe3+. При цьому іони І~ окислюються до молекул йоду, а іони Fe3+ відновлюються до іонів заліза (II). Через де​який час можна виявити аналізом: йод — розчином крохмалю, а іони Fe2+ — розчином гексаціано- (III) ферату калію (червоної кров'яної солі) Кз[Fе(СN)6]

       Наведена на рис. 27 схема являє собою гальванічний еле​мент, побудований з двох напівелементів: у першому відбува​ється процес окислення відновника.

                                               2І- – 2е = І20, 
                А в другому -- процес відновлення окислювача
                                                                                                                      2+

                                             Fe+3 +   1e = Fe
          Оскільки ці процеси відбуваються одночасно, то попередньо помноживши останнє рівняння на коефіцієнт 2 (для урівнюван-ня кількості відщеплених і приєднаних електронів) і додаючи почленно наведені  рівняння,  дістанемо іонне рівняння реакції:

                                    2I-  + 2Fe3+  = I2 + 2Fe2+. 

      Молекулярне рівняння цієї реакції:
                            2КІ + 2FeCI3 = І2 + 2FeCI2 + 2KCI.

        Будь-яка окислювально-відновна реакція може бути джере​лом електричного струму, якщо вона відбувається в гальваніч​ному елементі.
        Часто процеси окислення і відновлення записують електрон​ними рівняннями. В них зазначають зміну ступенів окислення елементів і кількість електронів, які віддає відновник і приймає окислювач. Так, для попередньої реакції електронні рівняння ма​ють вигляд:

       Відновник                       2I  — 2е  = 2І2          Процес окислення
      Окислювач                      Fe3+ + Іе  = Fe2+         Процес відновлення
        Для реакції, яка відбувається за схемою:
                                + 4                     + 7                                                           +6               +2 
            Na2SO3 + КМnО4 + H2SO4 —  Na2SO4 + MnSO4 +K2SO4 + H2O,

 електронні рівняння будуть такі:
                                                                          -4                            +6
Відновник                       S — 2е  = S                   Процес окислення
                                                                            +7                               +2
Окислювач                      Мn + 5е  = Мn               Процес відновлення
             Для реакції розкладання діхромату амонію
                                   -3              +6                   0            +3

                                (NH4)2Cr207 = N2 + Сг2О3 + 4Н2О 
       їх можна записати так:
                                             -з  

 Відновник                        2N — 6е  = N2               Процес окислення
                                                                              +6                               +3
Окислювач                      2Сr + 6е  = 2Сr                Процес відновлення 
                                    ВІДНОВНИКИ Й ОКИСЛЮВАЧІ
        Для того, щоб відбулася хімічна реакція окислення — від​новлення, необхідна наявність атомів, молекул або іонів, вза​ємно протилежних за своєю здатністю віддавати або приєдну​вати електрони. Як уже було сказано, ті з них, шо віддають елек​трони, є відновниками, а ті, що приєднують — окислювачами. Відновники і окислювачі можуть бути елементарними речовина​ми, тобто такими, що складаються з одного елемента, а також складними.

        В періодах періодичної системи елементів Д. 1. Менделєєва із збільшенням порядкового номера елемента відновні власти​вості простих речовин слабкішають, а окислювальні — посилю​ються і стають максимальними у галогенів. Так, в 3-му періоді на​трій —- найактивніший відновник, а хлор —■ найактивніший оки​слювач. Пояснюється це будовою атомів елементів. У атомів натрію на зовнішньому енергетичному рівні міститься по одному електрону. Віддавши їх, атоми натрію перетворюються на іони, у яких на зовнішньому рівні міститься по 8 електронів, як у ато​мів інертного газу неону:
                             ls22s22p63s'(Na) — 1е------► 1s22s22p6(Na ).

       Атоми хлору мають на зовнішньому енергетичному рівні по 7 електронів. Прийнявши по одному електрону, вони перетворю​ються на іони із стійким восьмиелектронним рівнем, як у атомів інертного газу аргону:
                          ls22s22p63s23p5(CI) + 1е-------► ls22s22p63s23p6(CI ).

       Елементи побічних підгруп (парних рядів великих періодів) мають металічний характер, тому що на зовнішньому енергетич​ному рівні їх атомів міститься по 1—2 електрони. Тому вони мо​жуть бути тільки відновниками.

       Якщо ж розглядати зміну відновних і окислювальних влас​тивостей зверху вниз по головних підгрупах періодичної системи елементів Д. І. Менделєєва, то спостерігається така закономір​ність: у межах однієї головної підгрупи із збільшенням порядко​вого номера елемента посилюються відновні властивості його атомів, а окислювальні — слабкішають. Так, у головній підгрупі VI групи кисень — окислювач, сірка — уже виявляє слабкі оки​слювальні властивості, а телур в деяких реакціях поводить себе як відновник. Причина цього в тому, що зверху вниз зростає чис​ло енергетичних рівнів, радіус атомів стає більшим і, отже, слабкіше утримуються зовнішні електрони. Дійсно, у атомів кис​ню лише два енергетичних рівні і радіус атома дорівнює.0,66 А, а в атомів телуру уже п'ять рівнів і радіус атома більший, він дорівнює 1,37 А.

       Для нейтральних атомів їх відновні й окислювальні власти​вості є головними хімічними характеристиками. Атоми металів не можуть приєднувати електронів. Для них характерні тільки відновні властивості. Тому часто метали називають елементамч-відновниками.
      Для неметалів найбільш характерне приєднання електронів. Тому часто неметали називають елементами-окислювачами. На​приклад, фтор, який має найвищу електронегативність, є най-сильнішим окислювачем і в реакціях не віддає електронів. На​ступним після фтору за електронегативністю, а отже, і за оки​слювальною здатністю є кисень, атоми якого можуть віддавати електрони лише атомам фтору. Інші неметали можуть не тільки приймати, але й віддавати електрони, отже, виявляти не тільки окислювальні, але й відновні властивості. Останні, однак, у них проявляються набагато слабкіше, ніж окислювальні. Все зале​жить від того, з якою речовиною вступає в реакцію даний неме​тал. Якщо це відновник, то атом неметалу виявляє окислювальні властивості. Наприклад, сірка є окислювачем у реакції взаємо​дії із залізом:

                                                                               0            0        +2  -2

                                           Fe + S = FeS 

                                                                              0                              +2
                                           Fe — 2е- = Fe         

                                                                               0                         -2                      

                                            S + 2е- = S          

      Однак при взаємодії з киснем, навпаки, сірка виявляє вла​стивості відновника:

                                                                              0          0         +4      -2

                                           S + О2 = S  О2
                                                                              0                         +4

                                           S — 4е- = S
                                                                             0                              -2
                                          О2 + 4е- = 2O          

      Найкраще відновні й окислювальні властивості виражені в атомів елементів крайніх груп періодичної системи — лужних металів і галогенів. Найкращі відновники — лужні метали і най​активніший серед них — францій. Найкращі окислювачі — гало​гени і найактивніший серед них — фтор.
      В міру наближення до середини періодичної системи (до IV групи) як відновні, так і окислювальні властивості атомів стають менш яскраво вираженими.
      Позитивні елементарні іони металів (Na+, Ca2+, Cu2+) не мо​жуть виявляти відновних властивостей. Для них характерні тіль​ки окислювальні властивості, які тим сильніше виражені, чим менша активність металу. Однак катіони лужних і лужноземель​них металів майже не виявляють окислювальних властивостей. Навпаки, іони малоактивних металів у найвищому ступені окис​лення — окислювачі. Якщо ж іони металів мають проміжний або мінімальний ступінь окислення, то вони можуть виявляти віднов​ні властивості. Так, іон Fe3+ є окислювачем, а іон Fe2+— віднов​ником.

      Елементарні аніони виявляють тільки відновні властивості. Наприклад, Cl , Br ,  I  , S2 , втрачаючи електрони, окислюються відповідно до С12, Вг2, Ь, S.

     Окислювальні або відновні властивості складних речовин за​лежать від ступеня окислення атома, який змінюється у ході реaкції

                                                                                                                                                                   +7                  +4                +2
 Розглянемо це на прикладі сполук марганцю: КМnО4, MnO2, MnSO4.

      У першій сполуці марганець має максимальний ступінь окис​лення (він не може більше підвищуватись) і може тільки при​ймати електрони. Отже, КМпО4 буде тільки окислювачем. У тре​тій сполуці марганець має найнижчий ступінь окислення і MnSO4 може бути тільки відновником. У другій сполуці марга​нець має проміжний ступінь окислення, а тому МпО2 виявляє властивості як відновника, так і окислювача — все залежить від умов перебігу реакції і речовин, з якими буде взаємодіяти МпО2.

Складні іони, які містять атоми елементів (металів і немета​лів)  з високими ступенями окислення, також є окислювачами.

                                               +7              +6             +5              +7             +5
   Наприклад, МnО , Сrо , С1О , С1О , NO   та ін. Тільки в них окислювальні властивості обумовлює не атом з високим ступенем
                                                                                                                          + 1                               + 7
окислення, а весь аніон. Наприклад, не Мn, а аніон МnО.
      Найважливіші відновники: атоми металів, водень, вуглець, CO, H2S, S02, H2SO3, HI, HBr, HC1, SnCI2, FeSO4, MnSO4, CrCI3, NH3, гідразин N2H4, NO, H3PO3, альдегіди, спир​ти, мурашина і щавлева кислоти, глюкоза, електричний струм на катоді.
      Найважливіші окислювачі: галогени, КМпО4. К2МnO4, К2Сг2O7; O2, O3, Н2О2, H2SO4 (конц.), HNO3, Ag2O, РbО2, іони Au3+ і Ag+, (NH4)2S2O8, гіпохлорити, хлорати, цар​ська водка, електричний струм на аноді.

              СКЛАДАННЯ РІВНЯНЬ ОКИСЛЮВАЛЬНО-ВІДНОВНИХ РЕАКЦІЙ
      Правильно складене рівняння реакції є вираженням закону збереження маси речовини. Тому кількість одних і тих самих атомів у вихідних речовинах і продуктах реакції повинна бути однаковою. Повинні зберігатися і заряди. Сума зарядів вихід​них речовин завжди повинна дорівнювати сумі зарядів продук​тів реакції.

     При складанні окислювально-відновних реакцій для зручно​сті слід дотримуватись такої послідовності: у вихідних речови​нах записувати спочатку відновник, потім окислювач і середови​ще (якщо це необхідно); у продуктах реакції — спочатку про​дукт окислення відновника, потім продукт відновлення окислю​вача і далі інші речовини.

     Застосовують два методи складання рівнянь окислювально-відновних реакцій — метод електронного балансу і метод напів-реакцій.
Метод електронного балансу
     Метод електронного балансу грунтується на порівнянні сту​пенів окислення атомів у вихідних речовинах і продуктах реак​ції. Головна вимога полягає в тому, щоб число електронів, які віддає відновник, дорівнювало числу електронів, які приєднує окислювач. Для складання рівняння треба знати формули ви​хідних речовин і продуктів реакції. Останні ж визначаються або експериментально, або на основі відомих властивостей елемен​тів. Розглянемо застосування цього методу на конкретних при​кладах.
     Приклад 1. Скласти рівняння реакції взаємодії міді з нітра​том ртуті.
         Для цього спочатку записуємо формули вихідних речовин і продуктів, реакції, зазначаючи зміну ступенів окислення:
                                                             0            +2                                    + 2                               0
                                Cu + Hg(NO3)2 і— Cu(NO3)2 + Hg.

     Атом міді, утворюючи іон міді, віддає два електрони, його ступінь окис​лення збільшується від 0 до +2 Мідь — відновник. Іон ртуті, приєднуючи, два електрони, змінює ступінь окислення від +2 до 0. Нітрат ртуті — окис​лювач.

Ці зміни можна виразити електронними рівняннями:

                                                                                 0                                +2
                                            Cu — 2е- = Cu          

                                                                                + 2                             0
                                            Hg + 2e- = Hg      I
        З них випливає, що коефіцієнти біля відновника і окислювача дорівню​ють 1. Остаточне рівняння реакції матиме вигляд:

                                   Cu + Hg(NO3)2 = Cu(NO3)2 + Hg.

      Як видно, в остаточному рівнянні реакції електрони не фігурують.
Щоб   перевірити   правильність  складеного   рівняння,   підраховуємо   число, атомів кожного елемента в правій і лівій частинах. Наприклад, атомів кисню-у правій і лівій частинах рівняння відповідно 6 і 6 атомів ртуті— 1  і  1, ато​мів міді — також II 1. Отже, рівняння складено правильно. Записуємо не рів​няння в іонній формі:
                                  Cu + Hg2+ + 2NO- = Cu2+ + 2NO- + Hg.

    Після скорочення однакових іонів дістанемо:
                                  Cu + Hg2+ = Cu2+ + Hg.

        Приклад 2. Вивести рівняння реакції між діоксидом марган​цю і концентрованою соляною кислотою (за допомогою цієї ре​акції добувають хлор).
Перш за все записуємо формули вихідних речовин і продуктів реакції:.
                            НСI + МnО2 —> СI2 + МnСI2 + Н2О.
         Далі визначаємо ступені окислення елементів до і після реакції:
                                                                           -1          + 4                          0            +2
                                      НСІ + МnО2 —  СI + МnС12 + Н2О.
Ця реакція окислювально-відновна, тому що змінюються ступені окислення хлору і марганцю: НСІ — відновник, MnO2— окислювач. Складаємо електрон​ні рівняння:
                                                                                      -1                              о
                                             2С1 —2е- = СІ2      
                                                                                  + 4                             +2
                                             Мn + 2е- = Мn     
         Знаходимо коефіцієнти біля відновника і біля окислювача. Вони відпо​відно дорівнюватимуть 2 і 1. Коефіцієнт 2 (а не 1) ставимо тому, що 2 елек​трони віддають 2 атоми хлору із ступенем окислення—1. Цей коефіцієнт стоїть уже в електронному рівнянні:
                              2НС1 + МпО2 —■С12 + МпС12 + Н2О.
            Знаходимо коефіцієнти для інших реагуючих речовин. З електронних рів​нянь видно, шо на дві молекули НСІ припадає одна молекула МпОг. Отже, враховуючи, шо для зв'язування двозарядного іона марганцю, який утворює​ться, треба ще дві молекули кислоти, перед відновником слід поставити кое​фіцієнт 4. Тоді води буде дві  молекули. Остаточне рівняння матиме вигляд:
                               4НСI + МnО2 = СI2+ МnСI + 2Н2О.
       Перевірку правильності написання рівняння можна обмежити підрахунком кількості атомів одного з елементів, наприклад атома хлору: у лівій частині 4 і в правій 2 + 2 = 4.
        Оскільки в методі електронного балансу зображуються молекулярні рів​няння реакцій, то після їх правильного складання слід писати іонні рівняння. Перепишемо складене рівняння в іонному вигляді:
                           4Н+  + 4CI-  + МnО2 = С12 + Мn2+ + 2СI-  + Н2О.
        Після скорочення однакових іонів в обох частинах рівняння (вони під​креслені) матимемо:
                           4Н  + 2СІ  + МnО2 = С12 + Мn2  + 2Н2О.
         Приклад 3. Скласти рівняння реакції між сірководнем і підкис​леним розчином перманганату калію.
        Використаємо тепер поняття про ступінь окислення для скла​дання рівнянь окислювально-відновних реакцій за участю орга​нічних речовин.
       Спочатку запишемо схему реакції — формули вихідних і добутих речовин:
                   H2S + KMnO4 + H2SO, — S + MnSO, + K2SO4 + Н2О.
         Далі визначимо зміну ступенів окислення елементів до і після реакції:
                                      -2                   + 7                                                     0           +2                      
                   H2S + КМnО4 + H2SO4 —► S + MnSO4 + K2SO4 + Н2О.
       Змінюються ступені окислення у сірки і марганцю (H2S — відновник,      КМnО4—окислювач).

      Далі складемо електронні рівняння, тобто зобразимо процеси віддачі і приєднання електронів:

                                                                       -2                о

                                             S — 2е- = S         5

                                                                                  +7                            +2
                                            Мn + 5е- = Мn     2

І, нарешті, знаходимо коефіцієнти біля окислювача і відновника, а потім біля-інших реагуючих речовин. Із електронних рівнянь видно, що треба взяти 5 молекул H2S і 2 молекули КМпО4, тоді дістанемо 5 атомів сірки і 2 мо​лекули MnSO4. Крім того, із співставляння числа атомів у лівій і правій час​тинах рівняння знайдемо, що утворюється також 1 молекула K2SO4 і 8 мо​лекул води. Остаточно рівняння реакції матиме вигляд:

                 5H2S + 2КМпО4 + 3H2SO4 = 5S + 2MnSO4 + K2SO4 + 8Н2О.

        Правильність написання рівняння підтверджується підрахунком атомів, кисню: у лівій частині їх 2-4+ 3-4 = 90, і в правій 2-4 + 4 + 4 + 8 = 20, Переписуємо рівняння в іонній формі:

                            5H2S + 2МпО4+ 6Н+= 5S + 2Мп2+ + 8Н2О.
        Приклад 4. Розставити коефіцієнти в реакції, яка відбуваєть​ся за схемою:
                                    0                                   +7                                                     +4              +2
                   С6Н12О6 + KMnO4 + H2SO4 —♦ СО2 + MnSO4 + K2SO4 + Н2О.
      Ступені окислення, які змінюються в процесі реакції, уже проставлені в схемі. В цьому випадку СбН[2Об— відновник, КМпО4 — окислювач. Коефі​цієнти для відновника і окислювача та продуктів їх взаємодії знаходимо з електронних рівнянь, які складаються з урахуванням зміни ступенів окис​лення елементів:

                                                                            о                                  +4
                                        6С — 24е- = 6С    5
                                                                           + 7                             +2
                                         Мn + 5е- = Мn    24
Коефіцієнти для інших членів рівняння знаходимо простим методом під​бору, який розглянуто в попередньому прикладі. Остаточно рівняння матиме вигляд:
      5С6Н12О6 + 24КМnО4 + 36H2SO4 = 30СО2 + 24MnSO4 + 12K2SO4 + 66Н2О, 
або
                      5С6H12O6 + 24МпО- + 72Н+ = 30СО2 + 24Мn2+ + 66Н2О.
       Таким чином, і для багатьох реакцій за участю органічних речовин коефіцієнти знаходять, використовуючи ступінь окис​лення, за тими самими правилами, що й для реакцій за участю тільки неорганічних речовин. У цьому одна з переваг застосу​вання поняття ступеня окислення.
                               Контрольні запитання
1. Пояснити процес окислення.

2. Пояснити процес відновлення.

3. Що таке ступінь окислення?
4. Скласти електронний баланс реакції окислення міді. 

5. Що називається окисно – відновними реакціями?
6. Що таке окисник?
7.  Що таке відновник?
Лекція №5
Тема. Комплексні сполуки
Мета. Вивчити, як утворюються комплексні сполуки, їх будову, а також               використання в аналітичній хімії.
План
1.  Утворення комплексних сполук.
2.  Дисоціація комплексних сполук.
3.  Склад комплексних сполук:
     а) Іони - комплексоутворювачі
     б) Іони - ліганди
4.  Основні групи комплексних солей.
5.  Номенклатура комплексних з'єднань.
6.  Використання комплексних сполук в аналітичній хімії.

Комплексні сполуки

1. Комплексними сполуками називають складні молекулярні й іонні сполуки, які утворяться шляхом приєднання до іона металу нейтральних молекул або інших іонів протилежного знака.
Комплексні сполуки утворяться при взаємодії електронейтральних молекул:
І2+КІ - К[І3]
2КІ + Hg2 -> K2[Hg4]
AgCl + 2NH3 -> [Ag(NH3)2] CI
2.  При розчиненні у воді комплексні сполуки дисоциірують на складні комплексні іони:
K2[Hg4] -> 2К+ + [Hg4]

 [Ag(NH3)2] CI - [Ag(NH3)2]+ + Сl
3.  До складу комплексних сполук входить:
1)  комплексоутворювач — центральний атом.
2)   ліганды (адденди) - іони або молекули, утримувані комплексоутворювачем біля себе.
Іон — комплексоутворювач і ліганди    утворюють внутрішню координаційну
сферу комплексної сполуки.
Атоми,   що   входять   у   внутрішню   координаційну   сферу,   у   формулах
комплексних   сполук   беруть   у   квадратичні   дужки;   атоми,   що   утворять зовнішню сферу, перебувають за квадратичними дужками.
Наприклад: молекула хлориду діаміну-срібла        [Ag(NH3)2] СІ
іон Ag+ - комплексоутворювач
молекули NH3 - ліганди
іони Сl - зовнішня сфера

Комплексоутворювачем може бути (+) - заряджені іони металів Fe+2 , Fe+3, Со+2, Ni+2, Cu+2, Ag+2, Au+2, Zn+2, Hg+2, атоми не металів з (+) ступенем
окислювання   , Si   , Р   .
Ліганди можуть бути іони типу CN, N02, F Сl, ОН, С03, SO4, C204,
полярні молекули Н20, NH3, CO, NO і ряд органічних сполук.
Координатне число - число лігандів, що перебувають у внутрішній сфері
комплексу.    У    більшості    комплексоутворювачей    координаційних    чисел дорівнює 2, 4, 6, (рідше непарні коорд. числа).  Заряд комплексного іона дорівнює сумі зарядів іонів, що входять у внутрішню сферу.
Наприклад, для [Fe(CN)6]3 сумарний заряд дорівнює алгебраїчній сумі зарядів
Fe(+3), (CN)(-6) [+3-6] = [-3]
Якщо ліганди є нейтральні молекули Н20, NH3 заряд комплексного числа =
заряду комплексоутворювача.
Приклад солей
1)  K4[Fe(CN)6] - гексацианоферрат (II) калії
2)  [Ag(NH3)2] NO3 - нітрат диаммінсеребра 
Дисоціація      K4Fe(CN)6l 

K4[Fe(CN)6] -> 4K+ + [Fe(CN)6]4
4. Комплексні солі діляться на дві основні групи:
1) Утворенні по типу приєднання: 
НС1 + FeCl > H[FeCl]
до них ставляться:
а) ціано-комплексні типу:      K3[Fe(CN)6]
                                                  K2[Ni(CN)6]
б) родано-комплексні типу:   (NH4)2 [Co(NCS)4]
в) галогено-комплексі типу:   Na3AlCl6
                                                   H[FeCl4]
г) нітро-комплексі                 Na3[Co(N02)6]
У всіх цих випадках утвориться  комплексний аніона. Ці сполуки можна розглядати як продукти сполучення молекул окремих солей:
 3KCN*Fe(CN)3;              4KCN*Fe(CN)2;                 2KI*Hg2;
2KCN*Hg(CN)2;             2NH4NCS*Co(NCS)2
2) До другої групи комплексних сполук відносяться:
а)  продукти сполучення молекул солей з молекулами аміаку [Co(NH3)4] SO4, [Ni(NH3)6]Cl2, називані амміакатами CoS04*4NH3, NiCl2*6NH3, ZnS04*4NH3
б) продукти сполучення солей з молекулами води, називані аквакомплексами 
[Mg(H20)6] S04     або      MgS04*6H20
[А1(Н20)6] С13         або     А1С13*6Н26
[Cu(H20)4]S04*H20 або   CuS04*5H20
У всіх випадках подібного утворення комплексів комплексним іоном є
катіон.
5. Номенклатура комплексних сполук: формули комплексних сполук читають строго з права на ліво, дотримуючи зазначений у формулі порядок розташування лігандів.
Назви лігандів: якщо в якості лігандів виступають одне елементні аніони, то назва складається з назви аніона зі сполучної гласної про: Br>— бромо, I
— йодо, Cl— хлоро, F — фторо, О2-— оксо, O2  — пероксо. Сульфід-іон за традицією називається S— тіо.
Назви багато елементних лігандів будуються аналогічно: ОН~ — гід-роксо,
NCS — тіоціанато, N0 — нітрозо, NO2 — нітріто, CN— ціано,
СОз2- — карбонато.
Спеціальні    назви    (за   традицією):    Н2О — аква,    CO — карбоніл,
NH3 — аммін, CS — тіокарбоніл, N0 — нітрозіл.
Число лігандів у внутрішній сфері  комплексного іона вказується за
допомогою грецьких числівників:  1-моно, 1-ди, 3 - три, 4- тетра, 5 -
пента, 6 - гекса, 7 - гепта, 8 - окто.
Сполуки  з  комплексними  катіонами:  спочатку   називають  у   називному
відмінку   аніон    зовнішньої   сфери,    потім    у    родовому    відмінку   —
комплексний катіон: спочатку вказують число лігандів на греческій мові,
назва   ліганда,   комплексоутворювач   (російська   назва  елемента)   і   його
ступінь окислювання. Назви катіона й аніона пишуться роздільно:  [Ag
(NH3)2]СІ—    хлорид    діаммінсеребра    (І);    [Cu(NH3)4]SC4    —    сульфат
тетрааммінмеді (II).
Сполуки з  комплексними  аніонами:   спочатку   називають  у  називному
відмінку комплексний іон, потім у родовому відмінку — катіон зовнішньої
сфери. У назві комплексного іона перераховують ліганди, використовуючи
грецькі числівники. Комплексоутворювач (корінь назви елемента), суфікс —
ат і ступінь окислювання центрального атома.  Назви катіона й  аніона
пишуть роздільно: K4[Fe(CN)6]— гексаціаноферрат (II) калія; Кз[Ре(СМ)6]
— гексацианоферрат (III) калія.
6. В аналітичних поділах часто користуються перетворенням одного з компонентів у комплексну сполуку, у вигляді якого цей компонент не осаджується застосовуваним реактивом, у той час як інші компоненти суміші цим реактивом осаджуються. Наприклад, для поділу міді й заліза можна використати утворення комплексного амміаката міді в надлишку аміаку. Залізо буде осаджуватися у вигляді гидроксида, а комплексна сполука амміаката міді буде в розчині.
Метод комплексоутворювання застосовується й у тих випадках, коли потрібно вплинути на кислотно-основні властивості в даної сполуки. Наприклад, для посилення кислотних функцій слабкої борної кислоти до її розчину доливають гліцерин або маннит. Аніон борної кислоти зв'язується в комплекс гліцерин або маннит борної кислоти, що супроводжується ослабленням його зв'язку з іонами водню, слабка кислота стає більше сильної, і її можна визначати кількісно, титруючи лугом. На цій реакції засноване кількісне визначення бора.
Для посилення основних функцій гідроксида алюмінію до А1(ОН)з додають фторид, при цьому А13+ утворить міцний комплекс [A1F6]3~, а іон гідроксилу звільняється, внаслідок чого збільшується лужність:
А1(ОН)3+ 6F -> [AlF6] + ЗОН
 Необхідно враховувати, що комплексні сполуки в процесі аналізу можуть і заважати проведенню багатьох реакцій, наприклад, А13+ утворить із ОН~ білий осад А1(ОН)3. У присутності солей винної кислоти А13+ не утворить із гідроксидом осаду А1(ОН)з. Це порозумівається утворенням міцного комплексного іона алюмінію, розклада не лугом. Такі речовини, що зв'язують обумовлений іон у міцний комплекс, перед аналізом повинні бути вилучені з розчину.
Контрольні запитання
1.  Що називається комплексними сполуками ?
2.  Як утворюються комплексні сполуки ?
3.  Дисоціація комплексних сполук як відбувається ?
4.  Які іони можуть бути комплексоутворювачами ?
5.  Які іони можуть бути лігандами ?
6.  Які бувають групи комплексних солей і на якому принципі вони засновані ?
7.  Як використовується в аналітичній хімії метод комплексоутворення ?
8.  Номенклатура комплексних сполук (як читають формули сполук) ?
Лекція 6

Тема: Перша і друга аналітична група катіонів.

План

1) Загальна характеристика 1-ої групи.

2) Якісні реакції 1-ої групи.

3) Загальна характеристика катіонів 2-ої групи.

4) Якісні реакції катіонів 2-ої групи. 

1. Загальна характеристика 1-ої групи.

До першої аналітичної групи катіонів належать іони металів K+, Na+, Li+, а також іон амонію NH4+.  Більшість солей, які вони утворюють добре розчиняються у воді (сульфіди, гідроксиди, бікарбонати, хлориди, сульфати). Це відрізняє 1-у групу катіонів від усіх інших груп. В зв’язку з цим (розчинністю солей) катіони 1-ої групи не осаджуються груповим реагентом інших груп тобто HCl,  H2SO4, NaOH. Групового реагенту, який осаджує усі чотири катіонів 1-ої групи немає. Так як катіони інших груп заважають відкриттю іонів K+, Na+, Li+, то при систематичному аналізі іони відкривають тільки після повного видалення з розчину усіх інших катіонів.


Метали K+, Na+, Li+, належать до елементів 1-ої групи періодичної системи. Це лужні метали. Вони бурно розкладають H2O утворюючи луги:

2Na+2H2O=2NaOH+H2↑


Не дуже сильні луги. У водних розчинах вони практично націло дісоційовані на іони. Солі сильних кислотних іонів не підлягають гідролізу і розчини їх мають нейтральну реакцію. 


Гідрат окису амонію, NH4OH уявляє з  себе  слабку лугу. Розчини солей сильних кислот, мають кислу реакцію(pH<7)


У всіх водних розчинах усі катіони 1-ої групи безбарвні.
2.Якісні реакції катіонів 1-ої групи  

Якісні реакції катіона K+ :
a) Винна кислота H2C4H4O6 і її натрієва сіль – гідротартрат натрія NaHC4H4O6;

                            KCl+H2C4H4O6=KHC4H4O6+HCl,

але HCl, яка утворилася, розчиняє осад KHC4H4O6 тому його можна не побачити. Тому сильну кислоту треба нейтралізувати CH3COONa
                           CH3COONa+ HCl= CH3COOH+NaCl
Слабка кислота не розчиняє осад KHC4H4O6

KCl+H2C4H4O6+ CH3COONa = KHC4H4O6↓+NaCl+ CH3COOH
K++H++ HC4H4O6-= KHC4H4O6↓

KHC4H4O6- осад білого кольору.

Простіша реакція з NaHC4H4O6

KCl+ NaHC4H4O6= KHC4H4O6↓+ NaCl
K++ HC4H4O6= KHC4H4O6↓

KHC4H4O6- розчиняється у гарячій воді, сильних кислотах і лугах, але не розчиняється у слабкій оцтовій кислоті.

б)Кобальт і  нітрит натрія Na3 [Co(NO2)6]

2KCl+ Na3 [Co(NO2)6]=K2Na[Co(NO2)6]↓+2NaCl

                                   2K+ +[Co(NO2)6]3-+Na+= K2Na[Co(NO2)6]↓

K2Na[Co(NO2)6]- осад жовтого кольору.

в)Реакція забарвлення полум’я(при внесенні катіона К+ у полум’я, воно забарвлюється у фіолетовий колір ).

Якісні реакції катіонів Na+:
a) Дігідроантимонат калія KH2SBO4
                        NaCl+KH2SBO4=NaH2SBO4 ↓
Na+ + H2SbO4- = NaH2SbO4↓

NaH2SbO4 – осад білого кольору.

б) Забарвлення полум’я (при внесенні катіона натрія у полум’я воно забарвлюється у яскраво-жовтий колір).

Якісні реакції катіона NH4:

а) Луги KOH, NaOH 

NH4Cl + NAOH = NH4OH + NaCl
NH4OH = NH3↑+ H2O
NH4+ + OH‾ = NH3↑+ H2O
б) Реактив Несслера K2[HgI4]3KOH
                                                                                        Hg
NH4Cl + 2K2[HgI4] + 4KOH = [O < Hg]I + KCl + 7KI + 3H2O

                 Hg           

NH4+ + 2[HgI4]2- + 4OH- =[ [O < Hg>NH2]I]↓ + 7I- + H2O
Утворюється осад червоно-бурого кольору.

3. Загальна характеристика катіонів 2-ої групи.

До 2-ої аналітичної групи відносяться катіони Ag+; Hg2+2;Pb2+, які дають осад з HCl та її солями, які і є груповим реагентом, АgCl і Hg2Cl2 практично не розчинні у воді, PbCl2 – погано розчиняється.

Катіони у водневих розчинах безбарвні.

  Катіони 2-ої групи при дії H2S у кислотному середовищі утворюють осади сульфідів, при дії солей фосфорної та карбонової кислот – осади фосфатів та карбонів. Катіони володіють слабоосновними  властивостями, тому їх солі з сильними кислотами у воді підлягають гідролізу і мають кислу реакцію.

  При дії луг Ag+ i Hg22+ утворюють гідроксиди, які зразу розкладаються на воду і оксиди Ag2O i Hg2O. Pb2+ створює амфотерний гідроксид Pb(OH)2
4. Якісні реакції катіонів 2-ої групи

Якісні реакції катіона Ag+:

а) луги NaOH i KOH
2AgNO3 + 2NaOH = 2AgOH + 2NaNO3
2AgOH = Ag2O↓ + H2O-осад;

 Ag2O-бурого кольору

б) Хромат калія K2CrO4

2AgNo3+K2CrO4=Ag2CrO4↓+2NaNO3
2Ag++CrO42-=AgCrO4↓
                         Ag2CrO4-осад цегляно-червоного кольору.

в) Гідрофосфат натрія Na2HPO4

3AgNO3+2Na2HPO4=Ag3PO4↓+NaH2PO4+3NaNO3

3Ag++2HPO42-=Ag3PO4↓+H2PO-4
Ag3PO4-осад жовтого кольору

г) Йодид калія KI
AgNO3+KI=AgI↓+KNO3

Ag++I-=AgI↓
д) Реакція відновлення

2AgNO3+2NH4OH=Ag2O↓+NH4NO3+H2O
Ag2O+HCOH=2Ag↓+HCOOH

Якісні реакції катіона Pb2+:

a) Луги NaOH, KOH, NH4OH

Pb(NO3)2+2NaOH=2NaNo3+Pb(OH)2↓

Pb(OH)2-осад білого кольору
Pb(OH)2+2NaOHнад=Na2PbO2+2H2O

Na2PbO2-плюмбіт натрія
б) Сірчана кислота H2SO4

Pb(NO3)+H2SO4=PbSO4↓+2HNO3
Pb2++SO4=PbSO4↓
PbSO4-осад білого кольору

в) Хромати і біхромати калія K2CrO4 і K2Cr2O7

Pb(NO3)2+K2CrO4=PbCrO4↓+2KNO3

Pb2++CrO4=PbCrO4↓


PbCrO4-осад жовтого кольору

2Pb(NO3)+K2Cr2O7+H2O=2PbCrO4↓+2KNO3+2HNO3


г) Йодид калія KI

Pb(NO3)2+2KI=PbI2↓+2KNO3

Pb2++2I-=PbI↓


PbI2-осад жовтого кольору


д) Гідрофосфати натрія Na2HPO4

3Pb(NO3)2+4Na2HPO4=Pb3(PO4)2↓+2NaH2PO4+6NaNO3

3Pb2++4HPO42-=Pb3(PO4)2↓+2H2PO4

Pb3(PO4)2-осад білого кольору
Якісні реакції катіона Hg22+:

а) Луги KOH  NaOH

Hg2(NO3)2 + NaOH = Hg2O↓ + 2NaNO3
Hg2O – осад чорного кольору.

б) Йодид калія KJ
Hg2(NO3)2 + 2KJ = Hg2J2↓ + 2KNO3
Hg22+ + 2J- = Hg2J2↓

Hg2J2 – осад зеленого кольору.

в) Хромат калія K2CrO4
Hg2(NO3)2 + K2CrO4 = Hg2CrO4↓ + 2KNO3
Hg22+ + CrO42- = Hg2CrO4↓

Hg2CrO4 – осад червоного кольору.

г) Відновлення Hg22+ до металевої ртуті.

Hg2(NO3)2 + Cu = Cu2+ + 2Hg↓

Hg22+ + Cu = Cu2+ + 2Hg↓

Контрольні запитання

1. Які катіони входять до I аналітичної групи?

2. Які реакції характерні для катіонів I аналітичної групи?

3. Чи мають катіони I аналітичної групи груповий реактив?

4. Як можна розпізнати сухі солі катіонів Na+ i K+?

5. Які катіони належать до II аналітичної групи?

6. Що є груповим реактивом катіонів II аналітичної групи?

Лекція №7

Тема: Катіони третьої та четвертої аналітичної групи.

План

1) Характеристика катіонів третьої аналітичної групи.

2) Якісні реакції катіонів ІІІ аналітичної групи.

3) Загальна характеристика катіонів четвертої аналітичної групи.

4) Якісні реакції катіонів ІV аналітичної групи.

1. Катіони 3-ої групи (Са2+, Ва2+, Sr2+), осаджуються с сірчаною кислотою або її солями, які і є груповими реагентами. При взаємодії з сульфатами катіони ІІІ групи дають нерозчинену у воді ВаSо4 і SrSO4, і погано розчинений СаSo4. Вони утворюють крім сульфатів, нерозчинені у воді карбонати, фосфати і сульфіти. Нітрати, хлориди, броміди і гідрокарбонати катіонів ІІІ групи добре розчиняються у воді.

Гідроксиди Са2+, Ва2+ і Sr2+ мають слаболужні властивості і у воді розчиняються погано. Катіони Са2+, Sr2+, Ва2+ безбарвні, забарвлення їх солей залежить від аніона.

2. Реакції катіона Ва2+.

а) 2 BaCI2+K2Cr2O7+H2O=2BaCrO4 ↓+2KCI+2HCI
2Ba2++Cr2O72-+H2O=2BaCrO4+2H+

Соляна кислота частково розчиняє ВаCrO4, тому для повного осадження Ва2+, якщо використовуємо К2Cr2O7, реакцію треба проводити у присутності солей оцтової кислоти:

CH3COONa + HCI = CH3COOH + NaCI
Іони Sr2+ іCa2+осаду з К2Ск2О7 не утворюють, так як хромати, які утворюються з Са2+ і Sr2+ розчиняються повністю у утворюючий ся НСІ або СН3СООН.

Причиною того, що утворюються хромати є те що у розчині крім іонів Сr2О72-є невелика кількість іонів Сr42-, які утворюються внаслідок взаємодії:

Cr2O72 + H2O=2CrO42- + 2H+
Концентрація СrO42-є достатньою, щоб добуток розчинності ВаСrО4 виявився перевищеним «L» при цьому раніше, чим досягається добуток розчинності ВаСr2O7
б)
сірчана кислота і її солі

ВаСІ2 + Na2SO4 = BaSO4↓ + 2NaCI

Ba2+ + SO42- = BaSO4↓

BaSO4 – осад білого кольору

в)
оксалат амонію (NH4)2C2O4
BaCI2 + (NH4)2C2O4 = BaC2O4↓ + NH4CI

Ba2+ + C2O42- = BaC2O4↓

BaC2O4 – осад білого кольору

г)
гідра фосфат натрію Na2HPO4
BaCI2 + Na2HPO4 = BaHPO4↓ + NaCI
Ba2+ + HPO42 -= BaHPO4↓

BaHPO4 – осад білого кольору

д)
карбонати лужних металів.

BaCI2 + Na2CO3 = BaCO3↓ + 2 NaCI
Ba2+ + CO32 -= BaCO3↓

BaCO3 – білий аморфний осад

с)
реакція забарвлення полум’я при внесенні у полум’я пальника солі барія забарвлюють його в жовто-зелений колір.

Якісні реакції катіона Са2+
а)
оксалат амонію

CaCI2 + (NH4)2C2O4 = CaC2O 4↓+2NH4CI
Ca2+ + C2O42 -= CaC2O4↓

CaC2O4 – осад білого кольору.

б)
сульфати

CaCI2 + Na2SO4 = CaSO4↓ + NaCI

Ca2+ + SO42- = CaSO4↓

CaSO4 – осад білого кольору.

в)
ферроцианід калія

CaCI2 + 2NH4CI + K4[Fe(CN)6] = Ca(NH4)2[Fe(CN)6]↓ + 4KCI

Ca2+ + 2NH4+[Fe(CN)6]4 -= Ca(NH4)2[Fe(CN)6]↓

Ca(NH4)2[-Fe(CN)6] – білий кристалічний осад

г)
гідро фосфат натрію

CaCI2 + Na2HPO4 = CaHPO4↓ + 2NaCI
Ca2+ + HPO42- = CaHPO4↓

CaHPO4 – осад білого кольору.

д)
забарвлення полум’я при внесенні у полум’я катіон кальцію забарвлює його у цегляно-червоний колір.

Якісні реакції катіона Sr2+:

а)
сірчана кислота і розчинені сульфати

SrCI2 + Na2SO4 = SrSO4↓ + 2NaCI

Sr2+ + SO42- = SrSO4↓

SrSO4 – осад білого кольору

б)
гіпсова вода, насичений водний розчин гіпсу CaSO4 х 2H2O
SrCI2 + CaSO4 = SrSO4↓ + CaCI2
Sr2+ + SО42 -= SrSO4↓

SrSO4 – осад білого кольору

в)
гідро фосфат натрію

SrCI2+Na2HPO4=SrHPO4↓+2NaCI
Sr2++HPO42-=SrHPO4↓

SrHPO4 – осад білого кольору.

г)
оксалат амонію

SrCI2 + (NH4)2C2O4 = SrC2O4↓ + 2NH4CI
Sr2+ + C2O42-  = SrC2O4↓

SrC2O4 – осад білого кольору.

д)
забарвлення полум’я при внесенні катіона Sr2+ у полум’я, воно забарвлюється у карміно-червоний колір.

3
Хід аналізу

а)
дією розбавленої H2SO4 виділяють катіони ІІІ групи;

б)
відокремлюють осад;

в)
переводять осад сульфатів у карбонати надміром Na2CO3 і кип’ятять;

г)
осад карбонатів промивають холодною водою до нейтральної реакції і розчиняють у оцтовій кислоті;

д)
у сульфаті відкривають катіони ІІІ групи;

є)
додають розчин К2Сr2О7
При наявності Ва2+ утворюється осад жовтого кольору. Додають надмір К2Сr2О7 і виділяють осад.

1У фільтраті відкривають Sr2+ і Ca2+, осаджуючи надміром насиченого розчина Na2CO3 і нагрівають;

2Осад карбонатів Sr2+ і Ca2+ промивають гарячою водою до виділення іонів CrO42- і розчиняють у оцтовій кислоті;

3До частини розчина додають гіпсову воду і кип’ятять. При присутності у розчині Sr2+ утворюється осад сульфату стронцію; при його відкритті, його відокремлюють, осаджуючи розчином (NH4)2SO4;

4Після виділення SrSO4 у фільтраті відкривають Са2+ за допомогою (NH4)2C2O4 або К4[Fe(CN)6]
IV
1. Груповим реагентам на катіони IV аналітичної групи є луги, при взаємодії з якими утворюються осади гідроксидів, які розчиняються в надмірі реактиву. Осади гідроксидів катіонів IV групи розчиняються в надмірі реактиву тому, що іони AI3+, Cr3+, Zn2+, As3+, As5+, Sn2+, Sn4+, мають амфотерні власності.

Гідроксиди катіонів IV також розчиняються в кислотах, утворюючи солі катіонів з аніонами кислот.

Катіони АІ3+ і Zn2+ у розчинах мають постійну ступінь окислення, інші катіони – зміну і в залежності від ступеню окислення, виявляють власності окислювачів і відновників.

Так як катіони IVгрупи в солях з кислотами виявляють слабко лужні властивості, їх солі з кислотами піддаються гідролізу. У присутності надміру луг катіони IV групи утворюють аніони відповідних кислот, виявляючи тим самим слабко кислі власності.

2. Якісні реакції катіона АІ3+
а)
луги КОН і NaOH
AICI3 + 3 KOH = AI(OH)3↓ + 3 KCI

AI3+ + 3OH- = AI(OH)3
AI(OH)3 – осад білого кольору, має амфотерні власності.

АІ(ОН)3 + КОН над. = КАІО2 + 3 Н2О

КАІО2 – алюмінат калія

2 АІ(ОН)3+3 Н2SO4 = AI2(SO4)3 + 6 H2O
б)
солі солодких кислот (Na2CO3, Na2SO3, KNO2 та ін.)

2 AICI3 + Na2CO3+3 H2O=↓2 AI(OH)3↓+6 NaCI+3 CO2↑

2 AI3++3 CO3+3 H2O = ↓2 AI(OH)3↓+3 CO2↑

в)
ацетат натрію СН3СООNa

AICI3+3 CH3COONa = (CH3COO)3AI +3  NaCI

2(CH3COO)3AI+4 H2O=↓2 CH3COO(OH)2AI↓+4 CH3COOH

AI3++3 CH3COO+2 H2O=↓CH3COO(OH)2AI+2 CH3COOH

CH3COO(OH)2AI – осад білого кольору.

г)
гідро фосфат натрію Na2HPO4
AICI3+Na2HPO4=↓AIPO4+2 NaCI+HCI
HCI взаємодіє з надміром Na2HPO4
HCI+Na2HPO4=NaCI+NaH2PO4
Тоді сумарне рівняння має вигляд:

AICI3+2 Na2HPO4=↓AIPO4+NaH2PO4+3 NaCI
AI3++2 HPO2-4=↓AIPO4+H2PO4
AIPO4 – осад білого кольору.

д)
нітрат кобальту.

Змочується фільтровий папір сіллю алюмінію і НNO3 висушується.

Змочується розчином Со(NO3)2 і спалюється.

2 AI2(SO4)3+2 Co(NO3)2=2 Co(AIO2)2+6 SO3↑+4 NO2↑+O2↑

Утворюється алюмінат кобальту синього кольору, який називають «теноровою синню».

є)
аміак NH4OH
AICI3+3 NH4OH=AI(OH)3↓+3 NH4CI
AI3++3 OH=AI(OH)3↓

AI(OH)3 – осад білого кольору, у надмірі NH4OH не розчиняється.

Якісні реакції катіонів Сr3+
а)
луги КОН і NaOH
CrCI3+3 KOH=Cr(OH)3↓+3 KCI
Cr3++3 OH-=Cr(OH)3↓

Cr(OH)3 – осад сіро-фіолетового кольору, амфотерний.

Cr(OH)3+NaOH=NaCrO2+H2O
NaCrO2 – хроміт натрію яскраво-зеленого кольору.

б)
солі слабких кислот (Na2CO3,(NH4)2S та ін.)

2 CrCI3+4 Na2CO3+3 H2O=2 Cr(OH)3↓+6 NaCI+3 CO2
2 Cr3++3 CO3+3 H2O=2 Cr(OH)3↓+3 CO2
в)
гідро фосфат натрію Na2HPO4
CrCI3+2 NaHPO4=CrPO4↓+NaH2PO4+3 NaCI

Cr3++2 HPO4=CrPO4↓+H2PO4
CrPO4 – осад зеленого кольору.

г)
аміак.

CrCI3+3 NH4OH=Cr(OH)3↓+3 NH4CI
Cr(OH)3+6 NH4OH=[Cr(NH3)6(OH)3]+6 H2O
[Cr(NH3)6(OH)3] – гідроксид гексааміку хрому (Ш).

Якісні реакції катіонів Zn2+:

а)
луги КОН і NaOH
ZnCI2+2 KOH=Zn(OH)2↓+2 KCI
Zn2++2 OH- =Zn(OH)2↓

Zn(OH)2 – осад білого кольору.

Zn(OH)2+2 KOH над.=K2ZnO2+2 H2O
б)
аміак NH4OH
ZnCI2+2 NH4OH=Zn(OH)2↓+2 NH4CI
Zn(OH)2+4 NH4OH=[Zn(NH3)4(OH)]2+4 H2O

[Zn(NH3)4(OH)]2 – гідроксидтетраамін цинку (П).

в)
карбонат лужних металів і амонію

2 ZnCI2+3 Na2CO3+2 H2O=Zn2(OH)2CO3↓+2 NaHCO3+4 NaCI

2 Zn2++3 CO3+2 H2O=Zn2(OH)2CO3↓+2 HCO3
Zn2(OH)2CO3 – білий осад змінного складу.

г)
гідро фосфат натрію Na2HPO4

ZnCI2+2 Na2HPO4=Zn3(PO4)2↓+NaH2PO4+2 NaCI
Zn2++2 HPO4=Zn3(PO4)2↓+H2PO4
Zn3(PO4)2 – осад білого кольору.

д)
ферроцианід калію K4[Fe(CN)6]

3 ZnSO4+2 K4 [Fe(CN)6] =↓K2Zn3 [Fe(CN)6] +3 K2SO4
3 Zn2++2 K+ + 2 [Fe(CN)6]4- = ↓K2Zn3 [Fe(CN)6]

K2Zn3 [Fe(CN)6] – білий осад подвійної солі.

с)
фероцианід калію K3 [Fe(CN)6]

3 ZnCI2+2 K3 [Fe(CN)6]=Zn3 [Fe(CN)6]2↓+6 KCI

3 Zn2++2 [Fe(CN)6]3- =Zn3 [Fe(CN)6]2↓

Zn3[Fe(CN)6]2 – осад фероцианіду цинку коричнево-жовтого кольору.

е)
нітрат кобальту CO(NO3)2
Zn(NO3)2+CO(NO3)2=COZnO2+4 NO2↑+O2↑

Змочений фільтрувальний папір в солі цинку і розведеному розчині СО(NO3)2 висушують і спалюють. Утворюється зола зеленого кольору – цинкату кобальту – «зелень Ринмана».

Якісні реакції катіона Sn2+
а)
луги КОН і NaOH
SnCI2+2 KOH=Sn(OH)2↓+2 KCI
Sn2++2 OH=Sn(OH02↓

Sn(OH)2 – осад білого кольору.

Sn(OH)2+2 KOH над.=K2SnO2+2 H2O

K2SnO2 – станат калію.

б)
реакція відновлення солей вісмуту і ртуті.

ZnCI2+4 KOH=K2SnO2+2 KCI+2 H2O

K2SnO2+Hg(NO3)2+2 KOH=Hg↓+K2SnO3+2 KNO3+H2O

3 K2SnO2+2 Bi(NO3)3+6 KOH=2 Bi↓+3 H2O+6 KNO3+3 K2SnO3

Якісні реакції катіона олова Sn4+
а)
луги KOH і NaOH

SnCI4+4 NaOH+2 H2O=H2[Sn(OH)6]↓=6 NaCI

H2 [Sn(OH)6] = Sn(OH)4↓+2 H2O

Sn(OH)4 – осад білого кольору.

H2 [Sn(OH)6] +2 KOH=K2 [Sn(OH)6] +2 H2O

Реакція катіона миш’яку As3+:

AsCI3+3 NaOH=H3ASO3+3 NaCI

H 3AsO  3+3 NaOH=Na3AsO3+3 H2O

Катіони As3+ при взаємодії з лугами утворюють розчинені у воді солі миш’яковистої кислоти.

б)
нітрат срібла

Na3AsO3+3 AgNO3=Ag3AsO3↓+3 NaNO3
AsO3-+3 Ag+=AgAsO3↓

Ag3AsO3 – осад жовтого кольору.

в)
розчин йоду

Na3AsO3+I2+H2O=Na3AsO3+2 HI
У слабому лужному середовищі (гідрокарбонат натрію) обезбарвлюється вільний йод внаслідок його переходу в йодид – іон.

г)
реакція відновлення As3+ (реакція Гутнайта).

As3++3H+=AsH3↑

Арсин леткий і легко визначається по почорнінню фільтрувального поперу, змоченого розчином AgNO3:

AsH3+6 AgNO3+3 H2O=H3AsO3+6 Ag+HNO3
Водень отримуються за допомогою реакції

2 HCI+Zn=ZnCI2+2 H2↑

у тугель наливають НСІ і кладуть Zn і 2-3 краплі розчина Na3AsO4.

Накривають папером, змоченим AgNO3
Якісні реакції катіона As5+:

а)
луги КОН і NaOH
AsCI5+5 NaOH=H3AsO4+5 NaCI+H2O
H3AsO4+3 NaOH=Na3AsO4+3 H2O
Катіон As5+ при взаємодії з лугами утворює розчинені у воді солі миш’якової кислоти.

Na3AsO4+8 HCI=AsCI5+3 NaCI+4 H2O
б)
нітрат срібла

Na3AsO4+3 AgNO3=AgAsO4↓+3 NaNO3
AsO3-4+3 Ag+=AgAsO4↓

AgAsO4 – осад шоколадно-бурого кольору.

в)
йодид калія КІ

K3AsO4+2 Kl+2HCl=K3AsO3+I2+H2O+2 KCI
Розчин буріє внаслідок виділення вільного І2
г)
реакція відновлення As5+ до AsH3 (аналогічна до As3+).

Контрольні запитання

1. Які катіони належать до ІІІ аналітичної групи?

2. Що є якісним реактивом на катіони ІІІ аналітичної групи?

3. Які катіони належать до IV аналітичної групи?

4. Які реакції характерні катіонам IV аналітичної групи?

5. Чим відрізняються катіони ІІІ і IV груп?

Лекція №8

Тема: Катіони V і VI аналітичних груп.

План

1. Характеристика катіонів V і VI аналітичних груп.
2. Характеристика сполук катіонів V і VI аналітичних груп.

3. Якісні реакції катіонів V і VI аналітичних груп.

Шоста аналітична група катіонів

1. Cu2+,Hg2+,Co2+,Ni2+,Cd2+ катіони VI-ої аналітьичної групи осаджаються розчинами гідроксиду амонію, утворюючи осади гідроксидів і основних солей. Осади гідроксидів і основних солей розчиняються у надмірі розчина гідроксиду амонія, утворюючи комплексні сполуки. Це властивість відрізняє катіони VI групи від інших катіонів, тому розчин гідраксиду амонія є груповим реагентом на катіони VI групи.

При взаємодії катіонів VI групи з їдкими лугами в осад осаждаються їх гідроксиди або основні солі, які розчиняються у кислотах і не розчиняється у кислотах і не розчиняються у лугах.

Сірчатий водень осаджуе сульфіди катіонів VI групи – утворюються осад чорного кольору. Сульфіди катіонів VI групи розчиняються у мінеральних кислотах. Карбонати лужних металів осаджують карбонати або основні карбонати катіонів VI групи, які розчиняються у кислотах. Фосфати катіонів VI групи осаждаються при взаємодії з гідрофосфатом натрія і розчиняються у кислотах. Катіони міді, кобальту і нікелю у розчинах забарвлені відповідно у зелений або синій, розовий і зелений кольор.

2. Якісні реакції катіона Hg+2:
а)
луги КОН і NaOH

HgCI2 + 2 NaOH = Hg(OH)2 + 2 NaCI

Hg(OH)2 = HgO↓ + H2O

Hg – осад жовтого кольору.

б)
аміак NH4OH

HgCI2 + 2 NH4OH = [NH2Hg]CI↓ + TH4 CI + 2 H2O

[NH4Hg]CI – осад білого кольору, який розчиняється у надмірі NH4OH і стає безбарвним.

[NH2Hg]CI + 2 NH4OH + NH4CI = [Hg(NH3)4]CI2 + 2 H2O
в)
йодид калію
HgCI2 + 2 KEI2 = HgS2↓ + 2 KCI
Hg2+ + 2 I- = HgI2↓

HgI2 – осад оранжового кольору у надмірі КІ розчиняється, утворюючи комплексну сполуку.

HgI2 + 2 KI = K2[HgI4]

г)
хромат калію K2CrO4
HgCI2 + K2CrO4 → HgCrO4↓ + 2 KCI
Hg2+ + CrO4-2 = HgCrO4↓

HgCrO4 – жовтий осад, який поступово червоніє.

д)
дифенілкарбазид

у середовище розведеній НNO3 (0.2 моль/л) утворює фіолетовий або синій осад комплексного з’єднання – дифеніл карбазида ртуті.

Якісні реакції Сu2+
а)
луги КОН і NaOH
CuCI2 + 2NaOH = ↓Cu(OH)2 + 2NaCI
Cu(OH)2 = CuO + H2O
Cu(OH)2 – осад голубого кольору, який при нагріві чорніє.

б)
аміак NH4OH

2CuSO4 + 2NH4OH = (CuOH)2SO4↓ + (NH4)2SO4
(CuOH)2SO4 + 6NH4OНнад + (NH4)2SO4 = 2[Cu(NH3)6]SO4 + 8H2O

в)
ферроцианід калію К4[Fe(CN)6]

2CuSO4 + K4[Fe(CN)6] = Cu2[Fe(CN)6]↓ + 2K2SO4
2Cu2+ + [Fe(CN)6-4 = Cu2[Fe(CN)6]↓

Cu2[Fe(CN)6] – осад червоно бурого кольору.

Якісні реакції катіона Cd2+
а)
луги КОН і NaOH
CdCI2 + 2NaOH = Cd(OH)2↓ + 2NaCI

Cd2+ + 2OH = Cd(OH)2↓

Cd(OH)2 – осад білого кольору.

б)
NH4OH
CdCI2 + 2NH4OH = Cd(OH)2↓ + 2NH4CI
Cd(OH)2 + 2NH4OНнад + 2NH4CI = [Cd(NH3)4]CI2 + 4H2O
[Cd(NH3)4]CI2 – комплексна сполука безбарвна.
Якісні реакції катіона Со2+

а)
луги КОН і NaOH
CoCI2 + NaOH = ↓CoOHCI + NaCI

Co2+ + CI + OH = CoOHCI↓

CoOHCI – осад синього кольору.

При дальшому додаванню луги і нагріві , осад перетворюється у гідроксид кобальту (ІІ) рожевого кольору.

CoOHCI + NaOH = Co(OH)2↓ + NaCI
На повітрі осад Со(ОН)2 поступово буріє, перетворюючись у гідроксид кобальту (ІІІ).

4Co(OH)2 + O2 + 2H2O = 4Co(OH)3
б)
аміак NH4OH

CoCI2 + NH4OH = CoOHCI↓ + NH4CI

CoOHCI + 5NH4OH + NH4CI = [Co(NH3)6] + 6H2O жовтий розчин

Хлорид гексаамікобальта (ІІ) під дією оксигену повітря поступово переходить у хлорид хлорпентаамінокобальта (ІІІ).

[Co(NH3)5]CI2 –-червоного кольору.

в)
роданід алюмінію
COCI2 + 4NH4SCN = (NH)2[Co(SCN)4] + 2NH4CE
Реакцію проводять у присутності амілового спирту. Утворюється комплексна сполука сине-голубого кольору тетрадано (ІІ) кабьальтит амнія, яка переходить у шар амілового спирту. 

г)
гідрофосфат натрію Na2HPO4
3CoCI2 + 4Na2HPO4 = Co3(PO4)2↓ + 2NaH2PO4 + NaCE
3Co2+ + 4HPO42- = Co3(PO4)2↓ + 2H2PO4
Co(PO4)2 – осад фіолетового кольору.

д)
карбонати лужних металів

2CoCI2 + 3Na2CO3 + 2H2O = Co(OH)2CO3 + 4NaCI + 2NaHCO3
основна сіль червонуватого відтінку.

Якісні реакції катіона Ni2+:

а)
луги КОН і NaOH
NiCI2 + 2KOH = Ni(OH)2↓ + 2KCI
Ni2+ + 2OH = Ni(OH)2↓

Ni(OH)2 – осад зеленого кольору.

б)
NH4OH

NiCI2 + NH4OH = NiOHCI↓ + NH4CI

NiOHCI + 5NH4OH + NH4CI = [Ns(NH3)6]CI + 6H2O 
Синьо-червоний розчин

г)
гідрофосфат натрію Na2HPO4:

3NiCI2 + 4Na2HPO4 = Ni(PO4)2↓ + 2NaH2PO4 + 6NaCI

3Ni2+ + 4HPO42- = Ni3(PO4)2↓ + 2H2PO4
Ni3(PO4)2 – осад зеленого кольору.

д)
реактив Чугуева /діметілгліоксим/ у аміачному середовищі

CH3 – C = NOH

3. Аналіз суміші катіонів VI-ої групи можна проводити дрібним шляхом. У окремих порціях розчина відкриваються Cu2+ реакцією з розчином аміаку, Hg2+ - реакцією з КІ, Со2+ - реакцією з роданідом амонія, Ni2+ - реакцією з діметілгліоксимом.
Системний аналіз

1. До розчину додають гідроксид амонію і при нагріві відокремлюють осад гідроксохлорида кобальта (ІІ) СоОНСІ і хлорида меркурамонія [NgNH2]CI.

2. осад оброблюють H2SO4 і у фільтраті відкривають катіон Со2+ з роданідом амонію.
3. у осаді після розчинненя в HNO3 відкривають Hg2+ реакцією з КІ і міддю.
4. З фільтрату після осадження солей кобальту і ртуті доданням Na2S2O3 осаджують CuS, який розчиняють в HNO3 і у розчині відкривають Cu2+ реакцією з NH4OH.

5. У фільтраті після осадження CuS відкривають Ni2+ реакцією з діметілгліоксимом.
Контрольні запитання
1. Які катіони належать до V аналітичної групи?
2. Які катіони належать до VI аналітичної групи?
3. Що є груповим реактивом катіонів V аналітичної групи?
4. Назвати груповий реактив катіонів VI аналітичної групи.
5. Записати характерні реакції катіонів VI аналітичної групи.
Лекция № 9

Тема: Гравиметрический метод анализа

План

1. Основы весового анализа 

2. Методы осаждения 

3. метод отгонки

4. Операция весового анализа

5. Расчеты в весовом анализе.                                                                           

1. В основе весового анализа лежит проведение определенных химических и физико-химических операций с навеской вещества с целью получения осадка или остатка, который подвергается взвешиванию. Встречается несколько типов анализов, в которых применяют весовые

методы.
2. Методы осаждения.                                                                                                                   В методах осаждения анализ проводят по массе образовавшихся продуктов реакции вещества с каким-либо реагентом. В итоге реакции по​лучают соединения, выпадающие в осадок, осадок отде​ляют, промывают, высушивают и взвешивают. В весо​вом анализе попользуют реакции, проходящие стехио-метрично. По продукту реакции можно рассчитать ко​личество вещества, вступившего в реакцию. Например, Са2+ в солях можно определить методом осаждения, ис​пользуя в качестве реактива оке а лат аммония: СаС12 + (NH4)2C2O4 —■* CaC2O4 + 2NH4Cl.
Осадок СаС2О4 промывают, высушивают и прокаливают.
При этом оксалат кальция переходит в оксид кальция
СаС2О4
[image: image57.wmf]®

СаО + 
[image: image58.wmf]¯

СО2 +
[image: image59.wmf]­

 СО
Образовавшийся оксид кальция взвешивают и по его ко​личеству рассчитывают содержание кальция в анализи​руемом веществе.
В связи с тем что многие осадки при последующем прокаливании изменяют свой состав, различают осаж​даемую и весовую формы осадка. В примере с опреде​лением кальция сначала была получена осаждаемая форма осадка СаСгО^ осадок при прокаливании пере​шел в весовую форму — СаО. В ряде случаев, например при осаждении Ва2+ серной кислотой, состав осаждаемой формы (BaSO4)  и весовой формы не изменяется.
 3. Метод отгонки.                                                                                                         Различают три варианта методов отгонки: а) определяемое вещество отгоняют из смеси и образовавшийся отгон взвешивают; б) определяемое вещество отгоняют, поглощают каким-либо поглотителем (раствором реактива, адсорбентом) и взвешивают по​глотитель. По прибавке в массе определяют количество отгона; в) определяемое вещество отгоняют из точной навески, после окончания отгонки навеску снова взвеши-
вают и по разнице в массе определяют количество ото​гнанного вещества.
Методом отгонки определяют влажность веществ, ко​торую рассчитывают по разнице после высушивания на​вески вещества до постоянной массы.
В ходе весового анализа проводят ряд операций: а) отбор средней пробы; б) взятие навески; в) раство​рение; г) осаждение определяемого вещества; д) фильт​рование; е) промывание осадка; ж) высушивание и про​каливание; з)  взвешивание; и) вычисление результатов.
4.Операциивесового анализа. Взятие средней пробы. Если приходится анализиро​вать крупные партии вещества, находящиеся в больших банках, бочках, мешках, то необходимо учитывать воз​можную неоднородность состава вещества. Неоднород​ность состава может быть 'вызвана тем, что в тару по​пали разные партии продукта, при транспортировке произошло расслоение, воздух и влага изменили состав ('влажность, СО2) наружных слоев вещества, находяще​гося в мешках или бочках. Поэтому образцы вещества, взятые из разных мест, могут иметь различный состав. С целью усреднения состава вещества отбирают сред​нюю пробу.
'Способы взятия средней пробы различны для раз​ных видов вещества и регламентируются государствен​ными стандартами. Обычно из разных мест упаковки — сверху, из середины, со дна—отбирают образцы, кото​рые смешивают, усредняя там самым состав партии ве​щества. Если партия вещества состоит из нескольких упаковок, для взятия средней пробы образцы берут не из одной, а из 3—4 упаковок. Если партия вещества небольшая, можно использовать квартование. При квар​товании порошок или куски вещества рассыпают слоем на ровной поверхности, придавая слою форму квадрата. Квадрат делят на четыре части по диагонали, два проти​воположных сектора объединяют вместе, затем таким же способом образец делят снова, продолжая квартование до получения образца необходимой массы (яй20—30 г).
Отобранный с помощью метода средней пробы обра​зец измельчают в ступке, перемешивают и берут навес​ку для анализа. Взвешивание.навески вещества или про​дуктов, полученных после обработки вещества, произво-
дят на аналитических весах. Величина навески должна быть достаточно большой, это снижает ошибку. Очень большая навеска, наоборот, может дать много осадка, который не уместится на фильтре. Из практического опыта весового анализа известно, что оптимальная вели​чина весовой формы для кристаллических осадков рав​на 0,5 г, для аморфных — 0,1 г. Ввиду того что весовая форма отличается по массе от исходной навески, необ​ходимо производить расчет навески анализируемого ве​щества. Расчет ведут по уравнению реакции или исполь​зуют аналитический фактор — отношение величины грамм-молекулы определяемого вещества (Ма) к грамм-молекуле весовой формы (Мв):
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где   т   и  п — коэффициенты   уравнения   реакции.   При расчете по уравнению реакции составляют пропорцию. Например, в реакциях:
                2FeCl2 + 6NH4OH —>
[image: image62.wmf]¯

2Fe(OH)3 + 6NH4C1;           2Fe(OH)3 
[image: image63.wmf]®

Fe2O3+3H2O.
1 грамм-молекула осадка Fe2O3 соответствует 2 грамм-молекулам FeCl3:
          МFе2О3— 2МFeCl
           159,69 — 2-162,21
Следовательно, для получения 0,1 г Fe2O3 (учитывая, что Fe (ОН) з — аморфный осадок) необходимо взять на​веску FeCl: 

          nMв            mMa
  159.69       -   2 x 162.21             Х=
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близкую к величине 0,23 г.
При получении кристаллических осадков рассчиты​вают навеску, исходя из величины 0,5 г. Вместо величин грамм-молей в расчетное уравнение можно подставить аналитический фактор, тогда уравнение упрощается:
х = 0,1-F     (для аморфных осадков) x = 0,5-F   (для кристаллических осадков)
Навеску сначала отвешивают на технических весах, за​тем — на аналитических. На технических весах ориенти-ровочно отвешивают необходимое количество вещества, точную массу которого определяют на аналитических ве​сах. При взвешивании «а аналитических весах навеску помещают в бюкс, взвешивают вместе с бюксом, высы​пают из бюкеа в стакан, затем 'взвешивают пустой бюкс. По разнице между массой полного и массой пустого бюкса определяют массу навески.
Растворение навески. Навеску помещают в стакан и растворяют в дистиллированной воде. При необходимо​сти стакан подогревают на асбестовой сетке или водяной бане. Если вещество нерастворимо в воде, навеску рас​творяют в кислоте, в царской водке или оплавляют со щелочами. После растворения раствор нейтрализуют, удаляют мешающие ионы или вещества и отфильтровы​вают раствор, осадок мешающих ионов промывают во​дой до полного вымывания необходимого вещества.
Осаждение.                                                                                                                       При проведении процесса осаждения прежде всего необходимо подобрать реагант-осадитель, позволяющий наиболее полно произвести осаждение. Здесь необходимо ориентироваться на величину произ​ведения растворимости осадка, которая должна быть ми​нимальна. Количество вещества, остающееся в растворе после осаждения, не должно превышать 0,1 мг. Чаще всего применяют реактивы, позволяющие получить гид​роокиси, карбонаты, сульфаты, сульфиды, оксалаты, фосфаты металлов. При выборе осадителя надо учиты​вать способность реагента .к улетучиванию, так как ле​тучие реагенты при неполной промывке осадка легко удаляются при прокаливании и не вызывают ошибок. Часто для осаждения используют соединения .аммония — гидроксид, 'карбонат, оксалат аммония и др., которые улетучиваются при прокаливании.
Для полноты осаждения необходимо добавлять избы​ток осадителя. Обычно добавляют полуторное количе​ство осадителя. Большой избыток осадителя может вы​звать растворение осадка, поэтому полуторный избыток осадителя необходимо рассчитать по уравнению реак​ции. Например, количество гидроксида аммония, кото​рое необходимо для осаждения гидроксида железа (III) из раствора, содержащего 0,235 г FeCl3, рассчитывают по реакции:
FeCl3 + 3NH4OH
[image: image65.wmf]®

 Fe(OH)3{ + 3NH4C1,
M= 162,2!     M = 35,04
Составим пропорцию:
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Учитывая, что необходимо применить полуторное коли​чество осадителя, находим: х=0,1523-1,5 = 0,2284 г.
Предположим, что для осаждения используют 2 н. раствор аммиака (7%). Такого раствора необходимо:
  7,0---100,0
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Расчетная формула для расчета количества осадителя
имеет вид:
                                            Х=
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где а — навеска, Л19 — грамм-молекула осадителя, в г; Мв — грамм-молекула вещества, г; т, п — коэффициен​ты реакции.
Для количественного осаждения осадка, кроме подбо​ра осадителя, важно выполнить ряд условий: а) осадок должен иметь минимальную растворимость; б) осажде​ние кристаллических осадков необходимо вести из подо​гретых и разбавленных растворов. Осадки в этом случае укрупняются; в) осадитель необходимо добавлять мед​ленно, перемешивая раствор стеклянной палочкой; г) после осаждения необходимо проверить полноту осаждения. Полноту осаждения проверяют после отстаи​вания, добавив по стенке стакана 1—2 капли раствора реагента. Отсутствие помутнения в месте падения ка​пель указывает на полноту осаждения; д) кристалличе​ские осадки оставляют на некоторое время для созрева​ния, при котором мелкие кристаллы растворяются, а крупные становятся больше. Созревший осадок легче отфильтровать и промыть. Аморфные осадки отфильтро​вывают и промывают сразу после осаждения.
Фильтрование осадков проводят на стеклянных или бумажных беззольных фильтрах. Стеклянные фильтры применяют яри фильтровании крупнокристаллических, бумажные — мелкокристаллических и аморфных осад​ков. Беззольные фильтры различают по диаметру (6, 7, 9 и 11 см) и по плотности. Наименее плотные фильтры имеют на обертке черную или красную ленту, средней плотности — белую, плотные — синюю. Аморфные осакй фильтруют через фильтры с наибольшей плотностью, кристаллические—через фильтры средней и малой плот​ности.
При фильтровании с целью ускорения 'процесса сна​чала пропускают через фильтр прозрачнукгжидкость, за​тем в стакане промывают осадок, декантируя промыв​ные воды, затем стеклянной палочкой с резиновым .на​конечником  осадок полностью переносят на  фильтр.
Промывание осадков для понижения их растворимо​сти производят обычно водой, к которой добавлено не​большое количество осадителя, если он летуч, или ве​щества с одноименными ионами. Промывают осадок в стакане, а после переноса на фильтр —несколько раз на фильтре, стараясь при промывании, чтобы осадок со​брался в вершине обратного конуса фильтра. Непромы​тый осадок на фильтре оставлять нельзя — он быстро растрескивается. В конце промывания промывные воды проверяют на полноту удаления мешающего иона.
Высушивание осадков производят в сушильном шка​фу при 105—120 °С. Высушивать осадки целесообразно, помещая ворогаку с фильтром и осадком на 5—10 мин в сушильный шкаф. Вещества, которые в ходе анализа подвергаются высушиванию до постоянной массы (на​пример, при определении влажности), сушат в бюксах длительное время, периодически взвешивая осадок. Пе​ред взвешиванием бюкс с веществом охлаждают в экси​каторе в течение 30—60 мин.
Сжигание и прокаливание осадков производят в тиг​лях, предварительно тщательно вымытых, прокаленных, охлажденных !в эксикаторах и взвешенных. Прокалива​ние и взвешивание тигля повторяют несколько раз до постоянной массы. Во взвешенный тигель осторожно помещают фильтр с осадком. Операцию переноса фильт​ра с осадком из воронки в тигель выполняют над лис​том 'чистой бумаги, случайно выпавшие частицы осадка стряхивают с бумаги в тигель. Сжигают фильтр в тигле над пламенем газовой горелки, стремясь, чтобы фильтр медленно обугливался, но не горел, ibo избежание пэ-терь осадка. Тигель с сожженным осадком помещают в муфельную печь и прокаливают при определенной температуре необходимое время. Тигель с осадком после прокаливания охлаждают в эксикаторе и взвешивают. Процедуру прокаливания и взвешивания повторяют до достижения постоянной массы осадка.
ОСНОВНЫЕ ТРЕБОВАНИЯ К ОСАДКАМ
Для того чтобы результаты весового анализа были точны, осадки, получаемые при проведении анализа, должны отвечать ряду требований: а) осадок должен иметь постоянный химический состав; б) осадок должен быть практически нерастворим в воде. Его раствори​мость должна быть не выше 1 • 10~5 моль/л; в) осадок должен иметь структуру, позволяющую провести все операции анализа — фильтрование, промывание, превра​щение в весовую форму. Некоторые осадки легко обра​зуют коллоидные растворы, адсорбируют на себе другие компоненты. Такие осадки использовать для анализа нельзя.д-
5. Расчеты в весовом анализе. Весовой анализ про​водят, выполняя ряд химических операций, в итоге ко-
торых из определяемого вещества получается соедине​ние, которое подвергается взвешиванию, «ли так назы​ваемая весовая форма. Например, при анализе содержа​ния серебра весовым путем серебро осаждают в виде AgCl, который высушивают и взвешивают. Осадок хло​рида серебра является весовой формой серебра. При проведении весового анализа расчеты выполняют с по​мощью так называемого фактора пересчета, или анали​тического множителя. Фактором пересчета называют от​ношение грамм-эквивалента определяемого вещества к грамм-эквиваленту весовой формы:
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где F—фактор пересчета; Эв — грамм-эквивалент ве​щества; Эв. ф. — грамм-эквивалент весовой формы 'веще​ства. Используя фактор пересчета, можно вычислить:
а)   Процентное содержание вещества  в  анализируе​мой пробе 
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где а — масса весовой формы в граммах; Ъ — навеска анализируемого вещества в граммах; F—фактор пере​счета.
б)   Количество граммов   вещества   в   анализируемой навеске;

                                                                   т= a-F,

где т — масса определяемого вещества в граммах; а—■ масса весовой формы в граммах; F — фактор пересчета. Очень часто проводят анализы по определению влаж​ности, для чего навеску вещества высушивают до посто​янной массы. Расчет влажности производят по формуле: с=(о-^100%)
где а — навеска вещества, г; щ — навеска, высушенная до постоянной массы.
Например, после высушивания0,3420г (а) КС1 до постоянной массы навеска имела массу 0,3370 г. Влаж​ность равна:

                                         С=
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Все расчеты в объемном и весовом анализе проводят в определенной последовательности: 1) составляют урав​нение реакции, проходящей во время анализа; 2) вычис​ляют или находят по таблицам грамм-эквиваленты ве​ществ, участвующих в реакции; 3) производят вычисле​ния с точностью в четыре значащих цифры. Для вычис​ления целесообразно использовать таблицы логарифмов или счетно-вычислительные машины. Использовать че​тыре значащих цифры в вычислениях целесообразно по​тому, что меньшее 'количество значащих цифр вызовет большие ошибки в расчетах, а большее количество зна​чащих цифр трудно получить при взвешивании, так как аналитические весы позволяют взвешивать с точностью до 0,0001 г. Из четырех значащих цифр четвертая обыч​но уже сомнительна и не является точной, поэтому фак​тически точными в результате расчетов будут три зна​чащих цифры.
Например, если найдено 99,84% вещества в навеске, точными цифрами являются 99,8; последняя цифра 0,04 сомнительна. Если при расчетах использовать только три значащих цифры, то в полученном результате 99,8% сомнительной будет уже третья цифра — 0,8. Такая точ​ность в расчетах является очень низкой, поэтому и ре​комендуется в расчетах использовать четыре значащих цифры.
                                     Контрольные вопросы
1. Какие весовые методы применяют на практике.

2. Чем отличается весовая форма от осаждаемой.

3. Как проводится взятие средней пробы квартованием.

4. Что такое промывание.

5. Перечислить операции весового  анализа.

6. Для чего проводят высушивание.

7. Что такое «Фактор пересчета» (формула).

8. Перечислите методы осаждения.

Лекція 10

Тема: Титриметричний аналіз

ВЫЧИСЛЕНИЯ В ОБЪЕМНОМ АНАЛИЗЕ

ГРАММ _ ЭКВИВАЛЕНТ

Грамм-эквивалентом называется количество граммов вещества, эквивалентное (химически равноценное) грамм-атому или грамм-иону водорода в данной реакции. Из этого определения следует, что грамм-эквивалент одного и того же вещества в разных реакциях может быть различный. Например, Nа2СО3 с кислотой может реагировать двояко:

Na2CO3 + HCI=NaHCO3+NaCI                   (1)

Na2CO3+2НС1 =NaCI+ НаСО3         (2)

В реакции (1) одна грамм-молекула Nа2СО3 реагирует с одной грамм-молекулой НС1, что соответствует одному грамм-атому водорода. В этой реакции грамм-эквивалент N2СО3 равен молю (МNа2со2), выражается равенством ЭNa2со3 = МNа2со3.
В реакции (2) одна грамм-молекула Nа2СО3 реагирует с двумя 

молекулами НС1. Следовательно,

В реакции

BaCl2 + Na2SO4 = BaSO4 = 2NaCl
ЭBaCl2 = 
[image: image72.wmf],
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[image: image73.wmf]так как 1 моль Nа2SО4 соответствует 1 моль Н2SО4, содержащему 2 г-атома водорода. 

Рассмотрим реакции:

К2Сг207 + 2КОН =2К2СrO4 + Н2О
.       (3)

K2Cr2O7+2BaCI2+H2O=2BaСrO4+2KCI+2HCI                         (4)

K2Cr2O7+6KI+7H2SO4=4K2SO4+Cr2(SO4)3+3I2+7H2O            (5)

В реакции(3):
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В реакции (4):




[image: image75.wmf]г

Э

O

Cr

к

548

,

73

4

192

,

294

7

2

2

=

=


В реакции (5) 1 моль КгСг2О7 (окислитель) вытесняет 3 моль иода, что соответствует шести грамм-атомам водорода. Следовательно,
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Из изложенного следует, что грамм-эквивалент вещества опреде​ляется той реакцией, в которой оно участвует.

Вопросы  и задачи

1. Что называется грамм-эквивалентом?

2. Является ли грамм-эквивалент вещества постоянной величиной? От чего это
       зависит? Почему?

3. Вычислить    грамм-эквиваленты    веществ   в   реакциях   нейтрализации:
а)NaОН; б) Н2SО4; в) Nа2СО3 * 10Н2О; г) NаНСО3; д) Nа2В4О7 * 10Н2О. Ответ.
а) 40,00 г; б) 49,04 г; в) 143,08 г; г) 84,01 г; д) 190,71 г.

4. Вычислить грамм-эквивалент КА1(SО4)2- 12Н2О в реакциях осаждения ионов
К+, А13+, SО24.   О т в е т:   а) 47'4,40 г; б) 158,13 г; в) 118,6 г.

НОРМАЛЬНЫЕ И МОЛЯРНЫЕ РАСТВОРЫ

Однонормальным (1 н.) раствором называют раствор, в 1 л которого содержится 1 г-экв растворенного вещества. Раствор, содержащий в 1 л 2 г-экв растворенного вещества, называют двунормальным (2 н.), 0,5 г-экв — полунормальным (0,5 н.), 0,1 г-экв децинормальным (0,1 н.), 0,01 г-экв — сантинормальным (0,01 н.) и т. д. Таким образом, нормальность (н.) раствора указывает количество грамм-эквивалентов растворенного вещества, содержащегося в 1 л раствора, или количест​во миллиграмм-эквивалентов его, содержащихся в 1 мл раствора.

Молярность раствора указывает, сколько молей растворенного вещества содержится в 1 л раствора.

Зная концентрацию раствора, выраженную в граммах на опре​деленный объем, можно вычислить нормальность и молярность его.

Пример. В 250 мл раствора гидроокиси кальция содержится 3,705 г Са(ОН)2. Вычислить нормальность и молярность раствора.

Решение. Сначала вычислим, сколько граммов Са(ОН)2 содержится в 1 л раствора:

3,705 г Са(ОН)2— 250 мл раствора
х    г Са(ОН)2—1000 мл     
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Найдем грамм-молекулу и грамм-эквивалент:

MCa(OH)2=74.10

5. 
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Нормальность раствора:
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14,82 г/л — х н.

Молярность раствора:
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Вопросы и задачи

1 Какие растворы называются нормальными? молярными?

2. Выразить концентрацию 3 н. раствора серной кислоты: а) в граммах на литр;

6. )молях на литр; в) в грамм-эквивалентах на литр. Ответ: а) 147,1 г/л; б) 1,5
моль/л; в) 3 г-экв/л.
\

3.,Сколько граммов Н2SО4 содержится в 1 л 0,15 н. раствора? Ответ: 7,356 г.

4. Выразить концентрацию 0,05 н. раствора Са(ОН)2: а) в молях на литр; б) в граммах СаО на 250 мл .Ответ: а) 0,025 М; б) 0,351 г.

5. В 200 мл раствора содержится 2,450 г Н2SО4. Вычислить молярность и нормальность раствора. Ответ: а) 0,125 М; б) 0,2500 н.

6. В 400 мл раствора содержится 5,30 г безводной соды. Вычислить нормальность

раствора. Ответ:   0,250 н.

7.  Вычислить процентное содержание и молярность 10,136 н. раствора Н2SО4
(пл. 1,29).  Ответ: 38,55% ; 5,068 М.

ТИТР  РАСТВОРА

Титром (Т) раствора называют количество граммов растворенного вещества, содержащееся в 1 мл раствора. Например, 
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 |, означает, что каждый миллилитр данного раствора хлорида натрия  содержит 0,005845 г NаС1.

3ная нормальность или молярность раствора, можно вычислить его титр. Например, титр молярного раствора Н2SО4 (в 1 л 98,08 г кислоты) 0,9808 г/мл, титр 0,1 н. раствора Н2SО4 0,004904 г/мл. Зная нормальноть раствора N *, можно вычислить его титр по формуле:
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Титр рабочего раствора можно также выразить в граммах или миллиграммах другого вещества, т. е. определить, какому весовому количеству какого-либо другого вещества соответствует 1 мл рабочего. Например, титр 0,1 н. раствора серной кислоты, выражен​ий в граммах едкого кали, равен 0,005611 г/мл. Это означает, что |л 0,1 н. серной кислоты вступает в реакцию с 0,005611 г/мл. едкого кали. Записывают это так: Тн2SO4/кон =0,005611 г/мл. Читают: титр серной кислоты по едкому кали равен 0,005611 г/мл. Титр рабочего раствора по определяемому веществу вычисляют по формуле:
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где Э — грамм-эквивалент определенного вещества; N — нормальность рабочего раствора.

Пример 1. Вычислить титр 0,1 н. раствора Н2SО4 по NаОН.

Решение.
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.

Это значит, что 1 мл 0,1 н. раствора Н2SО4 нейтрализует 0,004000 г NaOН. 
Пример 2. Вычислить титр 0,1 н. раствора АgNО3 по NaC1. 

Решение.
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т. е. 1 мл 0,1 н. раствора АgNО3  вступает в реакцию с 0,005845 г NаС1. 

Лекція 11

Тема: Фотометрический анализ.
План

1. Физико-химические методы анализа.

2. Теоретические основы фотометрического метода анализа.

3. Фотоэлектроколориметрия.

4. Спектрофотометрия.

5. Применение фотометрического метода.

ФИЗИКО -ХИМИЧЕСКИЕ МЕТОДЫ АНАЛИЗА
          Физико-химические методы анализа основаны на наблюдении за изменением физических свойств анализируемой системы, происходящим в результате определенных химических реакций. Причем, характерной особенностью физико-химических мето​дов анализа в отличие от химических является то, что исполь​зуется не просто взаимодействие вещества с реактивом, но и взаимодействие электрического тока или различного вида полей и излучений с веществом.

          Физико-химические методы анализа имеют следующие до​стоинства.

1. Селективность. Некоторыми методами (спектральным, по​лярографическим, масс-спектрометрическим и др.) можно одно​временно определять качественно и количественно десятки ком​понентов.
2. Высокая скорость выполнения анализа — экспрессность. Для проведения анализа физико-химическими методами в ряде случаев требуется несколько минут.
3. Предел обнаружения ниже, чем химических методов. Фи​зико-химическими методами можно проводить анализ при очень малом содержании компонента—10-4—10-5% (масс.) и мень​ше.  Химическими  методами—10-1—10-2  %   (масс).
4. Физико-химические методы легко автоматизируются, что позволяет проводить в производственных условиях автоматиче​ский контроль технологических процессов и их автоматическое регулирование.
            В основу классификации физико-химических методов анали​за положены физические свойства. В зависимости от используе​мых свойств различают следующие группы методов: спектраль​ные, электрохимические, хроматографические, радиометриче​ские,  масс-спектрометрические, термометрические и др.

          Спектральные методы анализа основаны на измерении оп​тических свойств анализируемых систем. Различают фотомет​рический анализ, эмиссионный спектральный анализ, люминес​центный анализ, рефрактометрию, поляриметрию, нефеломет​рию, турбидиметрию, анализ по спектрам комбинационного рас​сеяния света.

            Электрохимические методы анализа основаны на измерении электрохимических свойств анализируемых систем, а именно на исследовании процессов, происходящих на электродах или в межэлектродном пространстве. При этом возникает или изменя​ется ряд параметров системы, таких как потенциал, ток, коли​чество электричества, сопротивление, электропроводность и другие, значения которых пропорциональны концентрациям анализируемых веществ или определяются их специфическими свойствами. В основа классификации электрохимических мето​дов положены процессы, происходящие на электродах.

1.             Методы, основанные на протекании электродной электро​химической реакции: потенциометрия и потенциометрическое титрование, полярография, амперометрическое титрование, кулонометрия и кулонометрическое титрование.
2.            Методы, не связанные с протеканием электродной элект​рохимической реакции. К ним относят кондуктометрию и кондуктометрическое титрование  (низко- и высокочастотное).
                ФОТОМЕТРИЧЕСКИЙ АНАЛИЗ
         Фотометрический анализ (молекулярная абсорбционная спект​роскопия) относится к оптическим методам анализа. Он осно​ван на способности вещества поглощать электромагнитное из​лучение оптического диапазона.

        Электромагнитное излучение может быть охарактеризовано следующими параметрами: длиной волны A, частотой v, или волновым числом b и соответствующей им энергией Е излу​чения.

        Длина волны A, — это расстояние между двумя максимумами волны. Основными единицами измерения длин волн являются микрометр (мкм) и нанометр (нм): 1 нм=10-6 мм, 1 мкм  = 103 нм.

Частота излучения v представляет собой число колебаний в одну секунду. Она равна отношению скорости света к длине вол вы:

V=c/A

Частота излучения измеряется в обратных секундах c-1 или герцах (Гц): 1 Гц = с-1

Волновое число v показывает, сколько длин волн приходит​ся на 1 см пути излучения в вакууме:

b= 1/A.
2),
где A — длина волны в вакууме.


Размерность волнового числа см-1 . Если, например, A = 500 нм, то b=20 000 см-1.

Энергия излучения Е измеряется в электрон-вольтах (эВ) (1 эВ= 1.6*10-19 Дж):

E=hv
3)
где h — постоянная Планка  (6,626 196*10-34 Дж-с).

Оптический спектр включает ультрафиолетовую (УФ), ви​димую и инфракрасную  (ИК)  области  (табл.  1).

В основе фотометрического анализа лежит избирательное поглощение света частицами (молекулами или ионами) веще​ства в растворе, при некоторых длинах волн светопоглощение происходит интенсивно, а при некоторых — свет не поглощает​ся. Это можно объяснить следующим образом. При поглощении света изменяется внутренняя энергия молекулы вещества, и мо​лекула переходит на более высокий энергетический уровень. Каждая молекула обладает определенным набором возбужден​ных квантовых состояний,    отличающихся    значением энергии,

Таблица .1. Область оптических спектров
	Спектральная область
	Длина волн A, нм
	Энергия E, эВ

	Ультрафиолетовая
	
	

	Вакуумная
	<200
	

	Близкая
	200—400
	102—10

	Видимая
	400—700
	10—1

	Инфракрасная
	
	

	близкая
	700—1,5*103
	

	фундаментальная
	1,5*103—7,5*104
	1 —10-2

	далекая
	7,5*104 —104
	•


и поэтому интенсивно поглощаются те кванты света hv, энергия которых равна энергии возбуждения молекулы. Характер по​глощения зависит от природы вещества, на этом основан каче​ственный анализ. Для количественных определений используют зависимость светопоглощения от концентрации.
                     
МЕТОДЫ ФОТОМЕТРИЧЕСКОГО АНАЛИЗА
           В зависимости от характера поставленной задачи фотометриче​ский  анализ можно    проводить    спектрофотометрическим   или фотоэлектроколориметрическим   методом.     Наиболее    широкое' распространение получил метод   фотоэлектроколориметрии, что обусловлено простотой и доступностью аппаратуры.

           Фотоэлектроколориметрия— анализ на основе измерения поглощения не строго монохроматического излучения видимой области спектра. Измерения проводят с помощью фотоэлектроколориметров. Излучения видимой области спектра поглощают только окрашенные соединения. Поэтому метод фотоэлектроко​лориметрии применяют для анализа окрашенных растворов. Ес​ли исследуемое вещество не окрашено, его можно анализиро​вать фотоэлектроколориметрически, предварительно переведя его в окрашенное соединение путем проведения химической ре​акции с определенными реагентами (так называемой фотомет​рической аналитической реакции).

            Спектрофотометрия— анализ на основе измерения поглоще​ния монохроматического излучения ультрафиолетовой, видимой и инфракрасной областей спектра. Такие измерения проводят с помощью спектрофотометров.

          Фотометрический метод широко применяют для анализа раз​личных компонентов пищевых продуктов (белков, жиров, Саха​ров, крахмала, витаминов, минеральных веществ). Метод име​ет низкий предел обнаружения (10 -5—10 -6 M), достаточно вы​сокую точность. Точность фотометрических методов в зависи​мости от индивидуальных особенностей фотометрической реак​ции и применяемой аппаратуры колеблется в широких преде​лах. Обычно относительная ошибка определения этими метода​ми составляет примерно 1—2%.


ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ОСНОВЫ ФОТОМЕТРИЧЕСКОГО АНАЛИЗА
         Основной закон светопоглошения — закон Бугера — Ламбер​та— Бера. При прохождении монохроматического светового по​тока через поглощающий раствор интенсивность прошедшего светового потока I отличается от интенсивности падающего светового потока I0 на поглощение света раствором (рис..1). Отношение I/I0 называют пропусканием (или прозрачностью) раствора и обозначают Т.
Т =I/I0
Величина lg(I0 /I)  является важной характеристикой раство​ра, поглощающего свет, ее называют оптической плотностью A:

F=lg*(I0 /I)   




(5)

F=-lgT                                                             (6)

Обычно Т выражают в процентах, тогда

F=-lg*(T/100)=2- lgT             7)
Уменьшение интенсивности света  при прохождении через поглощающий раствор подчиняется закону Бугера — Ламбер​та Бера:

I = I0*10–ελbc   
где I0— интенсивность падающего потока; I-интенсивность прошедшего потока; ελ— молярный коэффициент поглощения при данной длине волны; b — толщина поглощающего слоя; с— концентрация поглощающего вещест​ва, моль/л.

Уравнение (8)  в логарифмической форме имеет вид:

lgI0/I=ελbc   
Таким образом

Aλ= ελbc,                

(9)
т. е. оптическая плотность раствора пропорциональна произве​дению концентрации поглощающего свет вещества на толщину слоя раствора.

При подчинении раствора основному    закону светопоглощения 
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наблюдается прямо пропорциональная зависимость A от с при постоянной толщине поглощающего слоя b(рис.2)Молярный коэффициент поглощения   ελ                    является основной характеристикой поглощения света системой при данной длине волны Как следует из уравнения (9) ε представляет собой оптическую плотность раствор  с концентрацией поглощающего вещества 1 моль/л при толщине поглощающего слоя 1 см. Поскольку поглощение при различных длинах волн различно, то е зависит от длины волны (рис.3)
3. количественный анализ по светопоглащению

           Количественное определение веществ по светопоглащению основано на применении закона Бугера-Ламберта-Бера. Для расчета концентрации растворов обычно используют уравнение Аλ=ελbc. Оптическую плотность исследуемого раствора измеряют на фотоколориметре или спектрофотометре и затем расчетным или графическим путем находят концентрацию.

Контрольные вопросы

1. Какие достоинства имеют физико-химические методы анализа?

2. На чем основаны фотометрический метод анализа?

3. Какие методы фотометрического анализа?

4. Какой основной закон светопоглощения?

Лекция № 12

   Тема: Предмет спектрального анализа

План

1. Виды спектрального анализа.

2. Принципы спектрального анализа.

3. Линейчатые спектры.

4. Полосчатый спектр.

5. Сплошной спектр.

6. Определение химического состава вещества по его спектру.

7. Спектрально-аналитический процесс (звенья).

8. Характеристика спектрального метода анализа, его преимущества и области применения.

   Для определения состава вещества наряду с химическими методами анализа широкое распространение получил СПЕКТРАЛЬНЫЙ АНАЛИЗ.

   Спектральный анализ объединяет в себе все методы определения химической природы вещества, основанные на излучении спектрального состава света, испускаемого, поглощаемого или рассеиваемого исследуемым веществом.

   В зависимости от типа спектра, спектральный анализ подразделяется на эмиссионный спектральный анализ (эмиссия - излучение), абсорбционный (абсорбция - поглощение) спектральный анализ, анализ по спектрам рассеяния.

   Основанием для применения спектров в аналитических целях служит их зависимость от состава вещества.  

Принципы спектрального анализа

Определение химического состава производится путём изучения свечения анализируемого вещества.   Рассмотрим, как это изучение проводится.

   Известно, что свет, испускаемый любым источником, имеет сложный спектральный состав, т.е. содержит излучение различных длин волн. Лучи разных длин волн могут быть разделены друг от друга. Результат такого разделения называется СПЕКТРОМ. В природе разложение света в спектр наблюдается в радуге. В лабораторных условиях свет разлагается в спектр, при помощи призмы или дифракционной решётки.

Всякое тело может быть источником света. Однако интенсивность света, излучаемого телом, зависит от условий, в которых это тело находится. Одним из факторов, влияющих на интенсивность излучения, является температура тела. Например, кусок металла при комнатной температуре не излучает видимого света, но если его нагреть до высокой температуры, то он начнёт светиться и тем интенсивнее, чем выше температура.

Все тела состоят из атомов различных элементов, а излучение любого тела – есть результатом совокупного свечения всех его атомов. Но излучение изолированных атомов может отличаться от излучения совокупности плотно расположенных атомов. Причина этого в том, что атомы подвергаются воздействия других окружающих их атомов и это влияет на их излучение. Лишь в случае газообразного состояния вещества, когда расстояния между атомами относительно велики, свечение вещества в целом и свечение отдельного атома одинаковый характер.

Вещество в газообразном состоянии излучает свет только некоторых определённых длин волн и не излучает других длин волн (из опытов).

Если излучаемый газ состоит из атомов, то спектр, полученный при помощи спектрального аппарата, имеет вид, показанный на рисунке 1а, он состоит из отдельных узких полосок, которые принято называть спектральными линиями. Такой спектр называется ЛИНЕЙЧАТЫМ.

Если излучающий газ состоит не из атомов, а из молекул, то его спектр состоит из отдельных широких полос, разделённых тёмными промежутками – полосчатые спектры. На рисунке 1б – ПОЛОСЧАТЫЙ спектр, наблюдаемый при свечении паров.

Когда вещество находится в жидком или твёрдом состоянии, оно излучает свет всевозможных длин волн. Спектр такого типа называется СПЛОШНЫМ.

Изучение линейчатых спектров различных элементов показало, что не существует элементов с одинаковыми спектрами.

Вывод: линейчатый спектр – является индивидуальной характеристикой элементов.

Различие элементов по спектрам лежит в основе спектрального анализа

Если вещество имеет сложный химический состав и состоит из атомов различных элементов, присутствующих в не слишком малых концентрациях, то в линейчатом спектре этого вещества наблюдаются линии характерные для каждого из элементов, входящих в состав вещества. На рисунке 3 показан линейчатый спектр Fe, содержащего в виде примеси Si.

Определение химического состава вещества по его спектру

По спектру пробы можно произвести качественный и количественный анализ.

Задача качественного - определить какие элементы в пробе.

Задача количественного – определить количество элементов.

Для проведения качественного анализа необходимо расшифровать спектр вещества, т.е. установить в этом спектре присутствие характерных линий элементов, входящих в состав пробы.

Спектры различных элементов хорошо изучены. Составлены подробные таблицы с указанием длин волн почти всех линий большинства элементов.

Оценка количественного содержания производится по интенсивности спектральных линий. Чем в большем количестве содержится элемент в пробе, тем интенсивнее будут его линии в спектре.

Следует отметить, что количественный спектральный анализ является МЕТОДОМ ОТНОСИТЕЛЬНЫМ.

Хотя с увеличением концентрации интенсивность спектральных линий увеличивается, но по величине интенсивности нельзя непосредственно определить концентрацию элемента в пробе.

Чтобы определить концентрацию примеси по интенсивности спектральной линии, нужно знать, как зависит интенсивность линий в спектре примеси от концентрации примеси в пробе. Обычно эта зависимость устанавливается графически по спектрам набора проб с известными концентрациями определяемых примесей. Такие пробы называются – ЭТАЛОНАМИ.

Спектрально – аналитический процесс (звенья)

Для осуществления спектрального анализа необходимо:

1. Превратить анализируемое вещество в газообразное состояние.

2. Возбудить (вызвать) свечение газа.

3. Разложить излучение в спектр.

4. Осуществить регистрацию спектра.

5. Произвести по спектру качественную или количественную оценку содержания анализируемого элемента.

Перевод вещества в газообразное состояние и возбуждение свечения осуществляется с помощью специальных источников возбуждения света: электрическая дуга или электрическая искра. Анализируемая проба используется в этих источниках либо в качестве одного из электродов, либо вводится в межэлектродный промежуток. Превращение пробы в пар и возбуждение свечения пара в этих источниках производится за счёт энергии, выделяющейся при электрическом разряде.

Иногда в качестве источника света используют пламя. Анализируемое вещество вводится в пламя специальными приёмами. Испарение вещества и возбуждения паров в пламени происходит за счёт тепловой энергии, выделяющейся при горении.

Для получения спектра свет, излучаемый возбужденным газом, пропускается через спектральный аппарат, основной частью которого является призма или дифракционная решётка.

Полученный спектр или наблюдается газом, или регистрируется одним из двух способов: фотографическим или фотоэлектрическим.

Если наблюдение спектра ведётся визуально, то спектральный прибор снабжается окуляром, который обеспечивает удобное рассмотрение спектра.

В тех случаях, когда спектр фотографический, спектральный аппарат снабжается кассетой.

Если спектр регистрируется фотоэлектрическим методом, то к спектральному прибору добавляется фотоэлектрическое устройство.

Для расшифровки спектров, снятых на фотопластинке, применяется вспомогательная аппаратура: измерительный микроскоп или СПЕКТРОПРОЭКТОР. Эта аппаратура облегчает рассмотрение спектра и позволяет производить измерения длин волн спектральных линий.

Чтобы произвести оценку интенсивности спектральных линий в том случае, когда спектр фотографируют, применяются микрофотометры. При помощи микрофотометров измеряют почернения на фотопластинке, которые связаны с интенсивностью спектральных линий определённой зависимостью. 

Для того, чтобы измерить интенсивность по фотоэлектрической регистрации, применяются, кроме фотоэлементов, специальная радиоаппаратура и электроизмерительные приборы.

Характеристика спектрального метода анализа, его преимущества и области применения

Основными характеристиками любого аналитического метода являются чувствительность, точность и быстрота определений.

Чувствительность спектрального анализа характеризуется наименьшим количеством элемента, для его обнаружения.

Наименьшее обнаруживаемое количество элемента определяет абсолютную чувствительность метода анализа.

Наименьшая обнаруживаемая концентрация элемента в пробе характеризует так называемую концентрационную чувствительность метода анализа.

Например, если абсолютная чувствительность метода при определении химического элемента равна 10-6г, то это означает, что для обнаружения этого элемента его должно быть в анализируемой навеске не менее 10-6г.

Спектральный анализ отличается высокой абсолюной чувствительностью, для анализа бывает достаточно 10 – 20 мг пробы.

Точность спектрального анализа

Чтобы охарактеризовать точность спектрального анализа, сравним её с точностью химического анализа. Оказывается, что при определении малых содержаний (обычно меньше 1%) точность спектрального анализа, как правило, превосходит точность химических методов. При анализе больших содержаний (более 1%) преимущество в отношении точности остаётся за химическими методами.

Быстрота определений – основное преимущество спектрального анализа, это важно в металлургии, при контроле Ме в процессе плавки. Для анализа каждой пробы необходимо 1-2 минуты .   Особенности спектрального метода: 1 Универсальность                Анализ самых разнообразных объектов на большинство элементов периодической системы производится с использованием одной и той же аппаратуры.2 Не повреждаемость анализируемой пробы

Так как для спектрального анализа требуется очень малое количество материала, анализ готовых изделий удаётся осуществить практически без повреждения. 3 Дешевизна – не требует больших материальных затрат. Если спектральная аппаратура приобретена, то дополнительного расходования дорогостоящих материалов не требуется. 4Документальность – связана с возможностью фиксации спектра на фотопластинке, которая сохраняется в течении продолжительного времени, что позволяет пользоваться ею в любой момент, для проверки полученных ранее результатов и для дополнительного исследования спектра
Области применения спектральных методов

Наиболее широко применяется в металлургической промышленности:

Для анализа шихты;

Для контроля по ходу плавки;


Для анализа готовой продукции.

Большое значение имеет в металлургической промышленности анализа шлаков.

Контрольные вопросы:

1. Какие виды спектрального анализа бывают?

2. Что такое линейчатый спектр?

3. Что такое полосчатый спектр?

4. Что такое сплошной спектр?

5. Как определить химический состав вещества по его спектру?

6. Для чего используют спектропроэктор?

7. Охарактеризуйте спектральный метод анализа.

8. Преимущества спектрального анализа.

9. Где применяется спектральный анализ?

10.  Основные особенности спектрального метода?
Литература:
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Лекция № 13

ТЕМА: ФАЗОВЫЙ АНАЛИЗ СПЛАВОВ

ПЛАН

1. Определение углерода

2. Определение содержания графита и углерода отжига

3. Определение графита в чугуне

4. Дифференцированное определение углерода в стали

Определение углерода. Одной из важных проблем фазового анализа сталей и сплавов является определение различных форм углерода, т. е. распределение его между фазами. Определение свободного углерода является пока еще не окончательно решённой задачей фазового анализа. Дело в том, что в про​цессе анодного растворения сплавов углерод твердого раствора не образует ионов, подобно металлам, и не дает соединений" с комплексообразующими добавками, а изолируется в анодном осадке в виде нейтральных атомов, образуя самостоятельную фазу. Из-за того, что весь углерод при электрохимическом рас​творении собирается в анодном осадке, становится невозмож​ным найти его распределение между фазами, например угле​род, связанный в карбиды, и углерод твердого раствора.
Только когда весь углерод сплава находится в карбидах, можно опреде​лить связанный углерод. В этом случае содержание общего углерода в сплаве и содержание углерода в изолированном карбидном осадке должно быть одинаковым, увеличение содержания углерода в анодном осадке ука​зывает на частичное разложение карбида в процессе электролиза.
Определение содержания графита и углерода отжига (сво​бодного углерода). Методы определения содержания свобод​ного углерода в основном те же, что и для определения общего содержания углерода, т. е. сжигание в токе кислорода после выделения и отделения графита.
Основным сложным моментам методики определения со​держания свободного углерода является отделение свободного углерода  от связанного   (карбидного).
Определение графита в чугуне. Определение свободного углерода (графита-) основано на том, что графит чугуна не растворяется в азотной кислоте. При растворении навески чугуна в азотной кислоте металл и карбиды переходят в рас​твор, а графит остается в нерастворимом остатке. Осадок от​фильтровывают на прокаленный асбестовый фильтр, промывают, просушивают и сжигают обычным путем в токе кисло​рода. Количество образовавшегося при этом СО2 измеряют обычным методом. Содержание связанного углерода опреде​ляют обычно по разности между общим содержанием углерода и содержанием графита:
где Ссв = Скарб+Ств; Скарб —углерод, связанный в карбиды, Ств — углерод твердого раствора.
Дифференцированное определение углерода в стали. Метод определения графита в чугунах не пригоден для анализа стали,, так как аморфный углерод и мелкие частицы графита раство​ряются в азотной кислоте. Углерод стали обычно распределя​ется между карбидной фазой и твердым раствором; если сталь подвержена графитизации, то часть углерода находится в виде графита  (углерода отжига Сотж).
Методы дифференцированного определения углерода в ста​лях еще недостаточно разработаны, несмотря на то, что проблема определения различных форм углерода является очень важной. Определение связанного углерода необходимо для изучения химического состава карбидов, которые часто кри​сталлизуются с дефицитом по углероду, а также для изучения состава твердого раствора Fe— С, так как от содержания угле​рода в твердом растворе зависят многие свойства стали. Обыч​ным методом сжигания в токе кислорода нельзя определить углерод в изолированном анодном осадке, так как при анод​ном растворении стали в карбидный осадок попадают графит и углерод из твердого раствора, который выделяется в виде аморфного осадка, поскольку углерод не переходит в электро​лит вместе с ионами металла.
Карбидный осадок может содержать также и углерод, об​разующийся при разложении карбидов:
Fe3C + 6Н=3Fe2+ + Саморф + 3H2,
поэтому для определения различных форм углерода исполь​зуют различные физические и химические методы.
ОПРЕДЕЛЕНИЕ ФОРМ СОСТОЯНИЙ КИСЛОРОДА
Анализ неметаллических включений. Неметаллические включе​ния представляют собой химические соединения металлов с не​металлами,   находящиеся   в   сплавах   в  виде  отдельных   фаз.
В   исследование  и  разработку  методов   анализа   неметалличе​ских   вкючений   большой    вклад    внесли    советские   ученые:
A.
А. Байков, Ю. Т. Лукашевич-Дуванова, М. И.  Виноградов,
B.
И.   Явойский,   Ю. А.   Клячко,   Ю. А.   Шульте, Л. И.   Леви
и др.
Неметаллические включения являются инородными телами, нарушающими единообразие структуры металла. В большин​стве случаев они вредны, так как неоднородность" структуры вызывает внутренние напряжения, ухудшающие динамические характеристики металла. Твердые неметаллические включения часто имеют острые края, углы, обусловливающие значитель​ные концентрации напряжений. Тугоплавкие включения обычно расположены внутри кристаллов металла, а более легкоплав​кие включения входят в эвтектические «сетки» вокруг металли​ческих зерен (например, фосфидная, двойная и тройная эвтек​тики в чугунах) и являются причиной хрупкости или красно​ломкости стали (например, сульфидные включения или оксид железа FeO). Твердые неметаллические включения снижают и химическую стойкость металла, так как они образуют с ме​таллом коррозионные гальванические элементы, способствую​щие развитию процессов электрохимической коррозии. Неме​таллические включения в чугуне так же, ,как и в стали, влияют на все эксплуатационные свойства отливок. В том случае, когда неметаллические включения образуются в жидком чу​гуне, .они могут оказать решающее влияние на условия кри​сталлизации и конечную структуру, так как они могут быть и центрами кристаллизации при графитообразовании, если удовлетворяют принципу структурного и ориентационного со​ответствия Данкова. Следует учитывать, что в чугунах неме​таллическими включениями являются не только оксиды, суль​фиды и нитриды (как в сталях), но и графит, фосфиды, силициды. Наибольшее влияние на структуру и свойства оказывает графит. Учитывая особую роль и значение графита, его обычно выделяют из общего комплекса неметаллических включений. Характеризуя качество чугуна, оценивают количество и форму графитовых включений (указывается форма графита, а коли​чество оценивается в баллах по шкале ГОСТ). Однако такая оценка количества графита является приблизительной, поэтому важной количественной оценкой является определение в чугу​нах свободного углерода (графита).
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По химической устойчивости включения можно условно раз​делить на три группы: 1) неустойчивые; 2) устойчивые; 3) наи​более устойчивые. Такое деление объясняется условиями вы​полнения анализа.
Неустойчивыми называют включения, растворимые в кисло​тах 10%-ной концентрации, ими являются сульфиды железа и марганца, фосфиды, оксиды FeO, CaO, MgO.
Устойчивыми называются включения, растворимые в кон​центрированных (> 10 %-ных) кислотах и устойчивые против окисляющего действия раствора КМnО4. Эти включения со​храняются после разрушения карбидов.
Остальные включения, растворимые только во фтористо​водородной кислоте или при сплавлении, являются наиболее устойчивыми.
По температуре плавления различают включения тугоплав​кие и легкоплавкие. Тугоплавкие включения, температура плавления которых превышает температуру плавления сплава, обычно располагаются внутри кристаллов и могут служить их зародышами (например, SiO2, A]2O3, MnS, TiN). Из всех включений они, по-видимому, должны оказывать -наиболее су​щественное влияние на структуру чугуна.
Более сложные включения —легкоплавкие (они могут вхо​дить в эвтектики, в твердые растворы) —располагаются в виде нитей, цепочек и сеток по границам зерен. Они образуют хруп​кую межзеренную прослойку, что приводит к снижению меж-кристаллитной прочности, в частности .к горячеломкости. Лег​коплавкие включения обычно имеют  округлую  форму.
Методы определения неметаллических включений
При изучении неметаллических включений и особенно условий их образования в сплавах возникают трудности, заключаю​щиеся прежде всего в том, что существующие методы иссле​дования позволяют наблюдать включения в затвердевшем сплаве. В связи с этим изучение условий образования включе​ний базируется на экспериментальных данных, косвенно позво​ляющих создавать определенные предположения о путях и источниках возникновения включений. Сложность задачи усу​губляется тем, что микроскопически малый объект исследова​ния находится в массе другого вещества. При этом всякое отделение включений от металла чрезвычайно затруднительно, поскольку оно может сопровождаться загрязнением выделяе​мых включений и частичным их разрушением. Отсутствуют эта​лоны для определения неметаллических включений. Наиболь​шие трудности изучения неметаллических включений в чугун ах до настоящего времени связаны со специфической гетерогенностью этого сплава. Присутствие большого количества графита и карбидов создает значительные методические трудности. Существует много современных методов изучения неметалли​ческих включений. Одни из них предусматривают предвари​тельное изолирование включений из матрицы, другие — изуче​ние включений на металлографических шлифах.
Каждый метод определения неметаллических включений имеет определенные границы применения в зависимости от природы анализируемого сплава и характера самих включе​ний. Чаще всего только комплексный метод изучения позволяет установить природу и состав большей части встречающихся неметаллических включений. Для их изучения используются методы качественного и количественного анализа: метал​лографический, электронно-микроскопический, рентгеноструктурный, электронографический, микрорентгеноспектральный, петрографический, электрохимический и методы химического анализа. Наиболее широко для изучения неметаллических включений применяют следующие методы: ]) металлографи​ческий;  2)   петрографический;  3)   электрохимический.
Металлографический метод исследования включений на шлифах является наиболее удобным и простым. Он до сих пор остается единственным методом, с помощью которого сравни​тельно быстро можно получить качественную и полуколичест​венную оценку загрязненности. Применение металлографи​ческого метода целесообразно в каждом случае изучения включений, так как этот метод позволяет исследовать и не​устойчивые включения (некоторые оксиды, сульфиды, фосфиды), которые не сохраняются при электролитическом растворении. Но этот метод в значительной степени субъективен, к тому же не все неметаллические включения попадают в исследуемую плоскость шлифа. Совершенно новые возможности открываются перед металлографическим методом с появлением количествен​ного телевизионного микроскопа. Определение неметаллических включений в чугунах металлографическим методом является довольно трудной задачей. Особенно трудоемким является ме​тод подсчета по размерным группам. Изучение затрудняется присутствием большого количества графита в чугуне, который может вуалировать неметаллические включения (одни неметал​лические включения располагаются в самом графите, другие замазываются им при изготовлении шлифа).
КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ
1. Какие неметаллические включения вы знаете?

2. Назовите основные методы определения не металлических включений?

3. Чем металлографический метод отличается от других методов исследования не металлических включений?

� EMBED Equation.3  ���





� EMBED Equation.3  ���





� EMBED Equation.3  ���





� EMBED Equation.3  ���





� EMBED Equation.3  ��� ð3âí=� EMBED Equation.3  ��� ð3âí





� EMBED Equation.3  ���





� EMBED Equation.3  ���





� EMBED Equation.3  ���





� EMBED Equation.3  ���





� EMBED Equation.3  ���





� EMBED Equation.3  ���








[image: image109.wmf]]

lg[

]

[

1

lg

3

3

+

-

=

÷

÷

ø

ö

ç

ç

è

æ

=

O

H

O

H

pH

_1210923893.unknown

_1210948152.unknown

_1211120485.unknown

_1211123354.unknown

_1211308343.unknown

_1211309014.unknown

_1211123355.unknown

_1211122026.unknown

_1211122324.unknown

_1211123353.unknown

_1211122383.unknown

_1211122232.unknown

_1211120935.unknown

_1211121837.unknown

_1211120912.unknown

_1210970039.unknown

_1210970503.unknown

_1211119896.unknown

_1211120478.unknown

_1211120026.unknown

_1210974930.unknown

_1211119789.unknown

_1210971393.unknown

_1210970118.unknown

_1210970309.unknown

_1210970051.unknown

_1210948776.unknown

_1210948820.unknown

_1210969739.unknown

_1210948689.unknown

_1210944890.unknown

_1210945355.unknown

_1210945785.unknown

_1210945078.unknown

_1210944574.unknown

_1210944762.unknown

_1210923909.unknown

_1210920679.unknown

_1210923801.unknown

_1210923859.unknown

_1210923867.unknown

_1210923850.unknown

_1210921356.unknown

_1210921404.unknown

_1210921639.unknown

_1210921374.unknown

_1210920717.unknown

_1210832652.unknown

_1210834152.unknown

_1210835723.unknown

_1210920529.unknown

_1210834507.unknown

_1210835615.unknown

_1210833526.unknown

_1210833978.unknown

_1210761520.unknown

_1210783386.unknown

_1210798952.unknown

_1210799019.unknown

_1210799053.unknown

_1210799238.unknown

_1210798980.unknown

_1210798094.unknown

_1210798869.unknown

_1210783750.unknown

_1210783095.unknown

_1210764352.unknown

_1143450449.unknown

_1143451555.unknown

_1143453002.unknown

_1143453512.unknown

_1210706304.unknown

_1143453439.unknown

_1143452223.unknown

_1143450659.unknown

_1143449282.unknown

_1143450222.unknown

_1143383362.unknown

_1143386289.unknown

_1143386878.unknown

_1143385315.unknown

_1143380883.unknown

