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ВВЕДЕНИЕ

Аналитическая химия, являясь одной из общеобразова
тельных дисциплин, закладывает теоретические основы изуче
ния специальных дисциплин, важнейших в системе образования 
специалиста естественно-научного и экологического профиля.

Курс аналитической химии дает теоретическую и прак
тическую подготовку студента, предполагает получение им 
знаний и навыков, необходимых для решения задач по 
установке качественного, количественного состава веществ. 
Аналитическая химия как наука в последнее время претерпела 
существенные изменения. Значительно расширился круг 
объектов исследования, среди которых особая роль принад
лежит многочисленным органическим соединениям. Развитие 
биологии, биохимии, химии природных и синтетических 
биологически активных веществ потребовало совершенст
вования методов разделения и анализа сложных смесей. Все 
более актуальным становится исследование структуры и 
межмолекулярной взаимосвязи веществ. В связи с этим 
преподавание аналитической химии изменяется в сторону 
теоретизации, повышения удельного веса инструментальных 
методов анализа и анализа органических соединений.

Цель преподавания дисциплины заключается в обучении 
студентов теоретическим основам аналитической химии и 
приобретению ими навыков практического применения методов 
качественного и количественного анализа для определения 
соединений неорганической и органической природы, 
правильной оценке полученных результатов. Изучение курса 
«Аналитическая химия» основывается на базе курса «Общая и 
неорганическая химия». Предполагается, что студент умеет 
выполнять частные реакции открытия катионов и анионов, 
может рассчитать концентрации Н+, ОН'-ионов имеет представ
ление о гидролизе солей различного типа, о комплексных 
соединениях, о малорастворимых соединениях и может на 
основании произведения растворимости вычислить концент
рации ионов в растворе (и наоборот); умеет уравнивать 
О ки сли тельн о-восстан ови тельн ы е реакции и т. д.



В процессе изучения аналитической химии должны быть 
поставлены и успешно решены конкретные задачи по усвоению 
студентами дисциплины.

Студент должен знать:
1. Теоретические основы аналитической химии.
2. Принципы и методы химического качественного анализа 

(дробный и систематический)
3. Принципы и методы химического количественного 

анализа (гравиметрия и титриметрия).
4. Теоретические основы физико-химических (инструмен

тальных) методов анализа, их применение для определения 
качественного и количественного состава анализируемых 
объектов.

Студент должен уметь:
1. Самостоятельно работать с учебной, справочной и 

методической литературой по аналитической химии.
2. Правильно выбирать метод анализа в соответствии с 

поставленной аналитической задачей и заданной точностью 
определения.

3. Владеть техникой и осуществлять различные 
гравиметрические и титриметрические определения.

4. Правильно выполнять расчеты результатов анализа и 
оценивать их с помощью методов математической обработки.

5. Работать с приборами - аналитическими весами, pH- 
метрами, иономерами, установками для электрохимических 
методов анализа, фотоэлектроколориметрами и 
спектрофотометрами.

6 . Применять полученные знания для анализа соединений 
неорганической и органической природы.

В учебное пособие включены основные разделы - введение 
и теоретические основы аналитической химии, качественный 
химический анализ и количественный анализ, включая физико
химические (инструментальные) методы анализа.
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ГЛАВА 1. ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ОСНОВЫ 
АНАЛИТИЧЕСКОЙ ХИМИИ

1.1. ВВЕДЕНИЕ В АНАЛИТИЧЕСКУЮ ХИМИЮ 
И ХИМИЧЕСКИЙ АНАЛИЗ

1.1.1. Предмет аналитической химии
Аналитическая химия -  это раздел химической науки, 

разрабатывающий на основе фундаментальных законов химии и 
физики принципиальные методы и приемы качественного и 
количественного анализа атомного, молекулярного и фазового 
состава вещества.

По определению академика Золотова Ю.А. «Аналитическая 
химия -  это наука о принципах, методах и средствах 
определения состава веществ и в известной мере -  их 
химической структуры.

Аналитическая химия -  наука о принципах и методах 
определения химического состава вещества и его структуры.

В.Д.Пономаревым дана более упрощенная формулировка: 
Аналитическая химия — это наука о качественном и 
количественном анализе.

Следует различать понятия «метод» и «методика».
Метод анализа вещества -  это краткое определение 

принципов, положенных в основу анализа вещества. Методика 
анализа -  подробное описание всех условий и операций, 
которые обеспечивают регламентированные характеристики, в 
том числе правильность и воспроизводимость результатов 
анализа.

Предметом аналитической химии как науки является 
теория и практика химического анализа, совершенствование 
существующих и разработка новых методов анализа, их 
практическое применение, а также исследование теоретических 
основ аналитических методов.

Задачи аналитической химии:
1. Установление химического состава неизвестных 

природных и синтетических веществ, т.е. установление истины
о строении материального мира,



2. Экологический мониторинг окружающей среды,
3. Выявление причин возникновения болезней,
4. Разработка методов разделения веществ и методов 

концентрирования микропримесей,
5. Установление характера преступлений по остаткам 

материалов -  криминология,
6 . Контроль качества сырья и готовой продукции,
7. Разработка оптимальных параметров новых технологий, 

методик и методов химического анализа. Развитие теории 
химических и физико-химических методов анализа, научное 
обоснование, разработка методов и приёмов исследования, в 
том числе и автоматических

Аналитическая химия включает качественный и 
количественный анализы.

Задача качественного анализа -  обнаружение отдельных 
компонентов (элементов, ионов, соединений) анализируемого 
образца и идентификация соединений.

Задача количественного анализа -  определение количеств 
(концентрации или массы компонентов). Некоторые 
современные методы анализа (например, эмиссионная 
спектроскопия) позволяют сразу получать информацию и о 
качественном составе образца, и о количественном содержании 
отдельных компонентов.

Теоретическую основу аналитической химии составляют 
фундаментальные законы естествознания, такие, как периоди
ческий закон Д. И. Менделеева, законы сохранения массы 
вещества и энергии, постоянства состава вещества, 
действующих масс и др. Аналитическая химия тесно связана с 
физикой, неорганической, органической, физической и 
коллоидной химией, электрохимией, химической термоди
намикой, теорией растворов, метрологией, теорией информации 
и многими другими науками. Например, спектральные методы 
анализа успешно развиваются на основе физических теорий, в 
электроаналитических методах используются представления 
теоретической электрохимии и термодинамики растворов. 
Невозможно представить современную аналитическую химию 
без учения о координационных соединениях, о квантово-



> химических мето-дах и теории строения вещества, о кинетике 
реакций и т. д. Использование достижений этих наук обогащает 
аналити-ческую химию, расширяет ее возможности, позволяя 
решать новые задачи. Вместе с тем аналитическая химия 
оказывает существенное влияние на развитие этих наук и целых 
отраслей производства, давая им более совершенные методы 
ан ал и за  и открывая новые перспективы развития. 
Существенные успехи, достигнутые, например, в физике и 
хи м и и  твердого тела, металловедении, исследовании катали
заторов и во многих других областях, связаны с прогрессом 
методов локального анализа, позволивших выявить распре
деление примесей в анализируемом образце по поверхности и 
по глубине. Получение чистых и сверхчистых веществ, 
составляющих основу многих отраслей новой техники, было бы 
невозможно без разработки соответствующих аналитических 
методов контроля.

Взаимосвязь аналитической химии с другими науками, а 
также с отраслями промышленности является, таким образом, 
одной из существенных особенностей этой науки. Нельзя не 
отметить также, что в аналитической химии анализ и синтез 
тесно связаны между собой. Понятие собственно анализа 
ассоциируется обычно с разделением вещества на составные 
части, но химический анализ часто основывается на синтезе 
соединений, имеющих характерную окраску, малую 
растворимость, специфическую форму кристаллов и т. д. О 
единстве анализа и синтеза говорит также и то, что результаты 
синтеза обычно контролируются анализом.

Проблемы, решаемые аналитической химией:
1. Разработка новых методов обнаружения и количест

венного определения элементов, которые начали использовать 
сравнительно недавно (ниобий, тантал, Ti, Мо) —► спец. Сплавы

2. Разработка методов обнаружения микроколичеств 
элементов (до 1 0 ' 1 5 %).

и ' 3. Разработка методов анализа органических веществ 
(новые производства пластмасс, полимеров и т. Д).

[.{, 4. Химический ко н тр о л ь  во зд у х а , стоков , почвы , 
Т ехн ологи чески е вы б р о сы



Значение аналитической химии
Аналитическая химия имеет важное научное и практическое 

значение. Почти все основные химические законы были 
открыты с помощью методов этой науки. Состав различных 
материалов, изделий, руд, минералов, лунного грунта, далеких 
планет и других небесных тел установлен методами 
аналитической химии, открытие целого ряда элементов 
периодической системы оказалось возможным благодаря 
применению точных методов аналитической химии.

Так, например, поиск нового элемента в минерале 
аргиродите предпринят в связи с «заниженным» результатом 
его анализа. Когда один из опытнейших аналитиков своего 
времени Проф. Фрайбергской Горной академии К. Винклер 
(1885) провел ПОЛНЫЙ анализ аргиродита и нашел, что сумма 
масс его составных частей на 5-7% меньше 100%, он 
предпринял поиски этой Неизвестной части минерала. Поиск 
оказался успешным, и уже м 1886 г. новый элемент был открыт 
и назван по предложению Винклера германием. 
(Существование его было предсказано Д. И. Менделеевым еще 
в 1871 г. как экасилиция.)

Ни одно современное химическое исследование, будь это 
синим новых веществ, разработка новой технологической 
схемы, Интенсификация производства, повышение качества 
продукции и т. д., не может обойтись без применения методов 
аналитической химии.

Существенное значение для многих технологических 
процессов имеет контроль производства, осуществляемый 
методами политической химии. Так, например, правильно 
составить шихту в металлургическом, стекольном или ином 
производстве можно, только зная состав исходных материалов.

Большое значение имеет анализ материалов в ходе 
технологического процесса, например контроль за плавкой в 
металлургической промышленности или полнотой извлечения в 
гидрометаллургических производствах, позволяющий на ходу 
устранять понижающие неполадки. Не менее важную роль 
играет аналитическая химия в геологии, геохимии, сельском
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Коэяйстве, фармацевтической, лакокрасочной, нефтехимичес
кой и многих других отраслях промышленности.

Без анализа почв, удобрений и т. д. невозможна 
интенсификация сельского хозяйства. Особое значение 
приобретает анализ ПОЧВ на содержание микроэлементов и 
обоснованное внесение недостающих компонентов для 
повышения урожайности.

Заметно возросла роль аналитической химии в связи с тем, 
что больше внимания стало уделяться состоянию и контролю за 
загрязнением окружающей среды, контролю за технологичес
кими выбросами, сточными водами и т. д. Во всех государствах 
организованы специальные общегосударственные службы 
наблюдения и контроля за уровнем загрязнения объектов 
окружающей среды. Эта служба контролирует загрязнения 
воздуха, почв, речных и морских вод. Объектами наблюдения 
являются также атмосферные осадки. Критериями качества 
воздуха, почв и вод являются предельно допустимые 
концентрации (ПДК).

Большое научное и практическое значение имеет анализ 
космических объектов и небесных тел, вод Мирового океана
и.т.д.

Существенное значение имеют достижения аналитической 
химии в развитии таких отраслей промышленности, как атомная 
энергетика, ракетостроение, электроника и др. Аналитическая 
химия не только обеспечила эти области эффективными 
методами анализа, но и послужила основой разработки многих 
новых технологических процессов.

II
1.1.2. Основные этапы развития аналитической химии
Многие практические приемы аналитической химии и 

аналитические методики были известны в глубокой древности. 
В начальной стадии своего развития аналитическая химия 
Являлась скорее искусством, чем наукой, т.к. при анализе

Езовались частными рецептами и приемами, не имеющими 
етического обоснования. Это, прежде всего пробирное 
сство, или пробирный анализ, который выполнялся
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«сухим» путем, т. е. без растворения пробы и использования 
растворов.

Во времена алхимии выполнен огромный объем экспери
ментальных работ, что обеспечило развитие техники химичес
ких операций и накопление обширной конкретной информации
о свойствах веществ. Было найдено много способов различать 
вещества. Методами пробирного анализа контролировали 
чистоту благородных металлов и устанавливали их содержание 
в рудах, сплавах и т. д. Техника выполнения пробирного 
анализа воспроизводила в лабораторных условиях производст
венный процесс получения драгоценных металлов. Был 
отработан метод определения золота и серебра, основанный на 
«пробирной плавке» - плавлении в присутствии восстановителя 
и металла-носителя (обычно свинца), в расплаве которого 
хорошо растворяются драгоценные металлы. Во Франции в XIV 
веке этот способ был детально описан в королевском декрете 
Филиппа VI (1343г.) -  всем было предписано пользоваться 
именно этим методом. Эти методы анализа применялись в 
Древнем Египте и Греции, были они известны и в Киевской 
Руси. Практическое значение реакций в растворе было в то 
время невелико.

Известно, что знание истории науки вооружает ученого 
методологически, а знание своей дисциплины укрепляет любовь 
к науке и приобщает к ней. Многие ученые, к мнению которых 
следует прислушаться, полагали, что изучение истории служит 
даже инструментом развития сегодняшней науки. В.И. 
Вернадский писал, что «история науки является ... орудием 
достижения нового».

Изучение прошлого аналитической химии жизненно 
необходимо для понимания ее особенностей, механизмов 
развития, истоков ее методов,для оценки того, что нас ожидает. 
Знакомство с историей аналитической химии -  это занятие, к 
тому же весьма интересное. В деятельности ученых прошлого 
часто можно увидеть пример, а иногда и идеал.

Д.К.Максвелл указал, что «Наука захватывает нас только 
тогда, когда заинтересовавшись жизнью великих исследова
телей, мы начинаем следить за историей их открытий».



Аналитическая химия -  в известной степени первооснова 
всей химии, эту мысль мы встречаем у многих историков 
химической науки. Открытие новых элементов -  ведь это 
аналитическая задача. Во всяком случае, так было до 
последнего времени, когда новые элементы стали «делать» 
физики-ядерщики, да и то без химико-аналитической 
методологии обойтись они не могли и не могут.

Развитие промышленности и различных производств к 
середине XVII в. потребовало новых методов анализа и 
исследования, поскольку пробирный анализ уже не мог 
удовлетворить потребностей химического и многих других 
производств. К этому времени к середине XVII в. относят 
обычно зарождение аналитической химии и формирование 
самой химии как науки. Для анализа начали использовать 
растворы: были открыты цинк, сурьма и висмут. Появились 
новые способы обнаружения веществ, основанные на переводе 
их в раствор. Была открыта реакция серебра с хлорид-ионами. 
Как пишут Ф.Сабадвари и А.Робинсон, авторы книги «История 
аналитической химии» в этот период было открыто 
большинство химических реакций, использованных впоследст
вии при разработке классической схемы качественного анализа. 
Монах Василий Валентин ввел понятия «Осаждение», «Осадок» 
и др.

Существенное место в истории аналитической химии 
занимает английский ученый Роберт Бойль (XVII в.), который 
ввел термин «Химический анализ». Со времен Р.Бойля и до 
первой половины XIX в. аналитическая химия была основной 
частью химии.

Определение состава руд, минералов и других веществ 
вызывало очень большой интерес, и химический анализ 
становится в это время основным методом исследования в 
химической науке. Р. Бойль (1627-1691) разработал общие 
понятия о химическом анализе. Он заложил основы 
современного качественного анализа «мокрым» путем, т. е. 
проведением реакций в растворе, привел и систему известные в 
то время качественные реакции и предложил несколько новых 
(на аммиак, хлор и др.), применил лакмус для обнаружения



кислот и щелочей и сделал другие важные открытия. Термин 
«Химический анализ» впервые упомянут Р.Бойлем в письме к 
Ф.Клодию, написанном в 1654 г.

Р.Бойль систематически использовал экстракты растений 
(лакмус, фиалка и др.) и животных тканей для определения 
кислотности и щелочности растворов; он установил, что в 
щелочном растворе экстракт фиалки становится зеленым. 
Известное с древних времен свойство экстракта дубильных 
орешков окрашиваться в присутствии железа и меди было 
дополнено наблюдением, что интенсивность возникающей при 
этом окраски связана с содержанием металла в растворе. 
Известно, что Бойль судил о составе осадков по форме 
образующихся кристаллов; он проводил фракционную 
кристаллизацию. Бойль фактически отделил химию от 
медицины.

М. В. Ломоносов (1711 -1765) впервые стал система
тически применять весы при изучении химических реакций. В 
1756 г. он экспериментально установил один из основных 
законов природы -  закон сохранения массы вещества, сос
тавивший основу количественного анализа и имеющий 
огромное значение для всей науки. М. В. Ломоносов разработал 
многие приемы химического анализа и исследования, не 
потерявшие значения до наших дней (фильтрование под 
вакуумом, операции гравиметрического анализа и т. д.). К 
заслугам М. В. Ломоносова в области аналитической химии 
относится создание основ газового анализа, применение мик
роскопа для проведения качественного анализа по форме 
кристаллов, что в дальнейшем привело к развитию микрокрис- 
таллоскопического анализа, конструирование рефрактометра и 
других приборов. Результаты собственных исследований и опыт 
химика-исследователя, аналитика и технолога М. В. Ломоносов 
обобщил в книге «Первые основания металлургии или рудных 
дел» (1763), оказавшей огромное влияние на развитие 
аналитической химии и смежных областей, а также 
металлургии и рудного дела.

Применение точных методов химического анализа 
позволило определить состав многих природных веществ и
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продуктов технологической переработки, установить ряд 
основных законов химии. A. JI. Лавуазье (1743—1794) определил 
состав воздуха, воды и других веществ и разработал 
кислородную теорию горения. Опираясь на аналитические 
данные, Д. Дальтон (1766-1844) развил атомистическую теорию 
вещества и установил законы постоянства состава и кратных 
отношений. Ж. Л. Гей-Люссак (1778-1850) и А. Авогадро (1776
— 1856) сформулировали газовые законы. Аналитическая химия, 
обогащаясь новыми методами, продолжала развиваться и 
совершенствоваться. В конце XVIII в. Т. Е. Ловиц (1757-1804), 
развивая идеи М. В. Ломоносова, создал 
микрокристаллоскопический анализ -  метод качественного 
анализа солей по форме их кристаллов, М. В. Севергин (1765- 
1826) предложил колориметрический анализ, основанными на 
зависимости интенсивности окраски раствора от концентрации 
вещества, Ж. Л. Гей-Люссак разработал титриметрический 
метод анализа. Эти методы вместе с гравиметрическим 
составили основу классической аналитической химии и 
сохранили свое значение до настоящего времени.

Крупным вкладом В. М. Севергина в развитие аналити
ческой химии явился выпуск им нескольких руководств по 
химическому анализу, в особенности фундаментального труда 
«Пробирное искусство или руководство к химическому 
испытанию металлических руд и других ископаемых тел» 
(1801).

Одним из ведущих аналитиков XVIII столетия был А. 
Маргграф, который начал использовать микроскоп в 
химическом анализе, ввел новые методы, в том числе способ 
определения серебра с помощью хлорида.

В аналитической химии до самого последнего времени 
большое значение имел систематический качественный анализ. 
Если еще раз взглянуть на историю качественного химического 
анализа, то можно отметить некоторые ее вехи. Р.Бойль первым 
использовал сероводород как специфичный химический реагент 
д л я  обнаружения олова и свинца. Т. У. Бергмана (1735-1784) 
Сделал сероводород одним из главных реактивов, использовав 
его для получения осадков со многими металлами. В этом



направлении много работали также Ж.JI.Гей-Люссак и другие 
химики. Отдельные качественные реакции накапливались еще 
со средних веков, в числе сравнительно новых можно назвать 
реакцию иода с крахмалом (Ф.Штромайер,1815), фосфора с 
молибдатом (Л.Ф.Сванберг, 1848). Для получения сероводорода 
стали использовать аппарат Киппа (1864). «Современная» 
сероводородная схема качественного анализа оформилась в 
трудах Г.Розе, К.Р.Фрезениуса и др.

В конце XVIII и в XIX вв. трудами многих ученых — Т. У. 
Бергмана (1735-1784), Л. Ж. Тенара (1777-1857), К. К. Клауса 
(1796-1864) и др. был создан систематический качественный 
анализ. В соответствии с разработанной схемой из 
анализируемого раствора действием групповых реактивов 
осаждали определенные группы элементов, а затем внутри этих 
групп проводили открытие отдельных элементов. Эту работу 
завершил К. Р. Фрезениус (1818-1897), который написал 
учебники по качественному и количественному анализу и 
основал первый журнал по аналитической химии (Zeitschrift fur 
analytische Chemie, в настоящее время Fresenius Z. anal. Chem.).

В это же время И. Я. Берцелиусом (1779-1848) и Ю. 
Либихом (1803-1873) были усовершенствованы и развиты 
методы анализа органических соединений на содержание 
основных элементов -  С, Н, N и др. Заметно прогрессирует 
титриметрический анализ -  появляются методы иодометрии, 
перманганатометрии и др. Важное открытие делают в 1859- 
1860 гг. Р. В. Бунзен (1811 -  1899) и Г. Р. Кирхгоф (1824—1887). 
Они предлагают спектральный анализ, который становится 
одним из основных методов аналитической химии, непрерывно 
развивающимся до настоящего времени.

Огромное влияние на развитие химии и других наук оказало 
открытие в 1869 г. Д. И. Менделеевым (1834—1907) 
периодического закона, а «Основы химии» Д. И. Менделеева 
стали основой и при изучении аналитической химии. Большое 
значение имело также создание А. М. Бутлеровым теории 
строения органических соединений. Значительное влияние на 
формирование аналитической химии и ее преподавание оказала 
вышедшая в 1871 г. «Аналитическая химия» А. А. Меншуткина
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(1842-1907), выдержавшая 16 изданий в нашей стране и 
переведенная на немецкий и английский языки.

В 1868 г. по инициативе Д. И. Менделеева и Н. А. 
Меншуткина при Петербургском университете было учреждено 
Русское химическое общество, которое с 1869 г. стало издавать 
свой журнал. Создание научного химического общества и 
выпуск журнала благотворно сказались на развитии отечест
венной химии и аналитической химии в частности.

Специальным разделом химии стал разработанный Н. С. 
Курнаковым (1860-1941) физико-химической анализ, 
основанный на изучении диаграмм «состав-свойство». Метод 
физико-химического анализа позволяет устанавливать состав и 
свойства соединений, образующихся в сложных системах, по 
зависимости свойства системы от ее состава без выделения 
индивидуальных соединений в кристаллическом или ином виде.

Большое принципиальное значение для аналитической 
химии имело исследование комплексных соединений металлов 
с органическими веществами. В результате такого исследования 
JI. А. Чугаев (1873-1922) предложил в 1905 г. диметилглиоксим 
как реактив на никель. По своим аналитическим 
характеристикам диметилглиоксим остается одним из 
важнейших реактивов в современной аналитической химии, 
известным во всем мире как реактив Чугаева. Хотя с 
применением органических реактивов неорганическом анализе 
аналитики были знакомы и ранее -  М. А. Ильинский (1856-1941) 
предложил а-нитрозо-Р-нафтол как реактив на кобальт еще в 
1885 г., -  систематические исследования в этой области 
начались с работы Л. А. Чугаева. Применение органических 
реактивов значительно расширило возможности аналитической 
химии.

В 1903 г. М. С. Цвет (1872-1919) предложил 
хроматографический анализ -  эффективный способ разделения 
близких по свойствам соединений, основанный на 
использовании адсорбционных и некоторых других свойств 
вещества. В полной мере достоинства этого метода были

I ^оценены лишь несколько десятилетий спустя после его 
’ .открытия. За развитие распределительной хроматографии А.
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Мартину и Р. Сингу была присуждена Нобелевская премия в 
1954 г.

Дальнейшее развитие теории аналитической химии связано 
с открытием Н. Н. Бекетовым (1827—1911) равновесного 
характера химических реакций и К. М. Гульдбергом (1836-1902) 
и II. Вааге (1833-1900) закона действующих масс. С появлением 
в 1887 г. теории электролитической диссоциации С. Аррениуса 
(1859-1927) химики-аналигики получили метод эффективного 
количественного управления химическими реакциями, а успехи 
химической термодинамики еще больше расширили эти 
возможности. Существенную роль в развитии научных основ 
аналитической химии сыграла монография В. Оствальда (1853— 
1932) «Научные основы аналитической химии в элементарном 
изложении», вышедшая в 1894 г. Большое значение для 
развития окислительно-восстано-вительных методов 
аналитической химии имели работы Л. В. Писаржевского 
(1874—1938) и Н. А. Шилова (1872-1930) по электронной теории 
окислительно-восстановительных процессов.

С 20-х годов XX в. начинают интенсивно развиваться 
количественный эмиссионный спектральный анализ, 
абсорбционная спектроскопия. Конструируются приборы с 
фотоэлектрической регистрацией интенсивности света.

В 1925 г. Я. Гейровский (1890-1967) разработал 
полярографический анализ, за который в 1959 г. ему была 
присуждена Нобелевская премия. В эти же годы развиваются и 
совершенствуются хроматографические, радиохимические и 
многие другие методы анализа. С 1950 г. бурно развивается 
предложенный Э. Уолшем метод атомно-абсорбционной 
спектроскопии.

Развитие промышленности и науки потребовало от 
аналитической химии новых совершенных методов анализа. 
Возникла необходимость количественных определений 
примесей на уровне 10 6-10 7  и ниже. Оказалось, например, что 
содержание так называемых запрещенных примесей (Cd, Pb и 
др.) в материалах ракетной техники должно быть не выше 
1 0 ~5%, содержание гафния в цирконии, используемом в 
качестве конструкционного материала в атомной технике,



должно быть меньше 0 ,0 1 %, а в материалах полупроводниковой 
техники примеси должны составлять не более 10 % . Известно, 
что полупроводниковые свойства германия обнаружились 
только после того, как были получены образцы этого элемента 
высокой степени чистоты. Цирконий был вначале забракован в 
качестве конструкционного материала в атомной промыш
ленности на том основании, что сам быстро становился 
радиоактивным, хотя по теоретическим расчетам этого не 
должно было быть. Позднее выяснилось, что радиоактивным 
становился не цирконий, а обычный спутник циркония -  
гафний, находящийся в виде примеси в циркониевых 
материалах.

Определение примесей порядка 10 6% и менее стало 
повседневной потребностью многих отраслей промышленности, 
поскольку от содержания примесей на этом уровне стало 
зависеть качество продукции. Эти сложные задачи были 
решены путем использования новых методов разделения, 
концентрирования и определения. Наибольшее практическое 
значение приобрели экстракционные, хроматографические, 
оптические и электрохимические методы. Интенсивно разви
ваются в последнее время атомно-абсорбционная спектрос
копия, рентгено-флуоресцентные и резонансные методы, 
кинетические методы анализа и некоторые другие. Современная 
аналитическая химия приобретает новые черты: она становится 
более экспрессной, точной, автоматизированной, способной 
проводить анализ без разрушения и на расстоянии.

На основе приведенных выше фактов и базируясь на 
истории развития аналитической химии задачей качественного 
химического анализа является разработка методов 
исследования состава вещества. Поскольку, в основном, анализ 
проводят в растворах, то практическая задача качественного 
анализа сводится к обнаружению катионов и анионов. Анализ 
их смесей в качественном анализе осуществляется система
тическим и дробным методами.

Систематический метод анализа заключается в разделении 
Г1 смеси ионов с помощью специфичных реагента^

подгруппы катионов и анионов с последующим обнаружением



в рамках этих групп отдельных ионов характерными реакциями. 
Групповыми реагентами последовательно и в строго 
определенном порядке действуют на смесь ионов.

В практике качественного химического анализа в 
настоящее время существуют различные методы анализа: 
сероводородный, кислотно-основной, аммиачно-фосфатный, 
тиоацетамидный, бифтолатный и другие, но наиболее часто 
используется кислотно-основной метод. Каждый из этих 
методов имеет свою классификацию и деление катионов на 
специфичные аналитические группы.

Дробный метод анализа заключается в обнаружении 
отдельных ионов характерными реакциями без предва
рительного их разделения или отделения дробными реакциями 
определяемого иона от других ионов, находящихся с ним в 
растворе, а затем обнаруживают его характерной для него 
реакцией. В отличие от систематического метода анализа в 
дробном методе обнаружение необходимых ионов проводят в 
отдельных порциях раствора в разных последовательностях.

Реакции могут проводиться «мокрым» и «сухим» путями. 
Выполняемые мокрым путем реакции протекают между 
веществами в растворах: они происходят между ионами и при 
использовании этих реакций открываются фактически не 
элементы, а образованные ими ионы. Реакции сухим путем 
применяются при качественных определениях как вспомо
гательные. Вещества испытывают на способность окрашивать 
пламя горелки, на летучесть, выделение специфичного запаха и 
плавкость.

При проведении аналитической реакции необходимо 
придерживаться определенных условий, к которым относятся: 
концентрация реагирующих веществ, среда раствора, т.е. pH и 
температура. Для использования той или иной аналитической 
реакции необходимо, чтобы она была достаточно специфична и 
чувствительна. И чем она специфичнее, тем меньшее число 
ионов будет ее проявлять. Реакция на ион аммония действием 
щелочи при нагревании сопровождается выделением аммиака. 
Из числа известных неорганических соединений в данных 
условиях аммиак может образовываться только из солей
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аммония, и, следовательно, эта реакция является специфичной 
для открытия катионов аммония.

Реакция тем чувствительнее, чем меньшее количество 
вещества может быть открыто в данных условиях. Коли
чественно чувствительность реакции оценивается открываемым 
минимумом вещества и его минимальной концентрацией. 
Открываемый минимум -  это абсолютное количество вещества, 
которое ещё может быть обнаружено данной реакцией. 
Количество вещества выражают обычно в микрограммах (мкг) 
и миллионных долях. Минимальная концентрация откры
ваемого вещества показывает при каком разбавлении раствора 
данная реакция может давать положительный результат. Чаще 
всего её выражают отношением единицы массы определеяемого 
вещества к массе или объему растворителя.

В практикуме качественного анализа студенты изучают 
методы разделения и идентификации элементов. Большинство 
реакции обнаружения катионов и анионов студенты 
прорабатывают по учебникам, рекомендуемым программой 
курса аналитической химии для университетов. В этих 
учебниках описывается классический сероводородный метод 
анализа и дается соответствующая классификация катионов и 
анионов. Использование сероводорода в качестве группового 
реагента связано с определенными трудностями, поэтому в 
практикум качественного анализа внедряется кислотно
основной метод, который более интересен в отношении 
качества разделения элементов и экономии времени на 
проведение анализа, не требует дорогостоящих реактивов. В 
отличие от сероводородного метода он не требует применения 
вредного и токсичного газа сероводорода; основными 
реагентами, используемыми в этом методе, являются: 
хлористоводородная и серная кислоты, щелочи и водный 
раствор аммиака.

Первый научный журнал по аналитической химии -  
«Журнал анали-тической химии» основан в 1862 году в 
Германии К.Р.Фрезениусом и издается по настоящее время. 
Позже научные журналы по аналитической химии стали 
издаваться и в других странах. Периодические издания по



аналитической химии публикуются на русском языке -  
«Журнал аналитической химии» (с 1946 г.), «Заводская лабо
ратория» (с 1932 г.). Многие вопросы химического фарма
цевтического анализа рассматриваются в «Химико-фарма- 
цевтическом журнаие», издаваемом с 1967 г., в журнале 
«Фармация», основанном в 1952 г., а также в журнале «Кимё ва 
фармация» Узбекистана.

1.1.3. Эколого-аналитический мониторинг 
загрязнений окружающей среды

Первым шагом в предотвращении загрязнения окружающей 
среды, обеспечении безопасности жизнедеятельности человека 
является контроль содержания загрязняющих веществ 
(загрязнителей) в объектах окружающей среды - в воздухе, 
почве, воде, продуктах питания. Одна из особенностей 
ситуации на сегодняшний день заключается в том, что 
изменения в окружающей среде, возникающие при химическом 
загрязнении, опережают темпы развития методов контроля и 
прогнозирования ее состояния. Необходим качественно новый 
подход к описанию состояния окружающей среды как 
динамической химико-биологической системы. Необходимы 
данные о том, как ведут себя, какие испытывают превращения, 
к каким последствиям приводят те или иные химические 
вещества, попадающие в биосферу. При этом традиционные 
методы химического и биологического анализов служат 
основой для количественной оценки состояния и динамических 
характеристик природных экосистем.

Кроме того, необходимо иметь в виду, что в основе 
процессов жизнедеятельности, как и в основе изменения 
химического состава окружающей среды, лежат химические 
взаимодействия (реакции), представляющий собой превращение 
исходных веществ в продукты трансформации. Любой химико
биологический процесс представляет собой совокупность 
химических актов, определяющих механизмы процессов. 
Соответственно для описания и управления динамически 
равновесным состоянием экосистем в условиях возрастающих 
масштабов человеческой деятельности необходимо знание
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химических механизмов взаимодействия между человеком, 
средой обитания и отдельными экологическими подсистемами.

Химическая экология -  наука о химических 
взаимодействиях между живыми организмами или между 
живой и неживой природой (Барбье).

Экологическая химия — наука о качественном и 
количественном составе химических загрязнений и их 
превращениях в окружающей среде.

Состояние биосферы, меняющееся под влиянием 
естественных причин, как правило, вскоре возвращается к 
исходному. Перепады температуры и давления, сезонное 
изменение биомассы растений и животных - это естественные 
вариации в состоянии биосферы, тогда как средние ее 
характеристики (климат, круговорот воды и других веществ, 
глобальная продуктивность живой природы и т.д.) могут 
заметно измениться лишь за тысячи и миллионы лет. В 
противоположность этому перемены в биосфере, вызываемые 
деятельностью человека (антропогенные изменения), идут 
чрезвычайно быстро.

Изменения в природе контролируют и изучают 
многочисленные службы: гидрометеорологическая, сейсмичес
кая, ионосферная, магнитометрическая и др. Но они не ставят 
своей основной целью выделение антропогенных сдвигов в 
природе на фоне естественных изменений. Поэтому и появилась 
потребность в специальных наблюдениях за изменениями в 
окружающей среде, вызванных деятельностью человека.

Мониторинг -  наблюдение, оценка и прогноз состояния 
окружающей среды в связи с хозяйственной деятельностью 
человека. В системе мониторинга различают три уровня: 
санитарно-токсикологический, экологический и биосферный 
мониторинг. В настоящее время более или менее развита 
система санитарно-токсикологического мониторинга.

Санитарно-токсикологический (химический) мониторинг
-  наблюдение за состоянием окружающей среды, степенью 
загрязнения природных объектов вредными веществами, за 
влиянием этих загрязнений на человека, животный и 
растительный мир, за наличием в окружающей среде
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аллергенов, патогенных микроорганизмов, пыли т.д., за 
содержанием в атмосфере оксидов азота и серы, СО, тяжелых 
металлов, за качеством водных объектов, степенью их 
загрязнения органическими веществами, нефтепродуктами и 
минеральными солями.

Экологический мониторинг -  наблюдение за изменениями 
в экологических системах (биогеоценозы), природных 
комплексах, за их продуктивностью, а также динамикой запасов 
полезных ископаемых, водных, земельных и растительных 
ресурсов. Задача экологического мониторинга - обнаружение в 
экосистемах изменений антропогенного характера (на фоне 
естественных флуктуаций).

Биосферный мониторинг -  наблюдения за глобально
фоновыми изменениями в природе: степенью радиации; 
наличием в атмосфере СО2 , 0 3; ее запыленностью; циркуляцией 
тепла; газовым обменом между океаном и воздушной 
оболочкой земли; мировой миграцией птиц, животных, 
растений и насекомых; погодно-климатическими изменениями 
на планете.

В основе мониторинга лежит система определения 
концентраций загрязняющих веществ в объектах окружающей 
среды - система эколого-аналитического контроля (ЭАК).

Индустриализация и урбанизация, особенно технологичес
кий прогресс и развитие агрохимического комплекса, и, как 
следствие, объективный процесс «химизации» среды обитания 
человека инициировали повышение значимости эколого
аналитического контроля. Расширились не только номенкла
туры объектов и круг определяемых в них компонентов. Резко 
увеличилось число микро- и макрокомпонентов, одновременно 
присутствующих в анализируемых пробах. В такой ситуации 
узкопрофильные методы и приборы, предназначенные для 
качественного и количественного анализа только отдельных 
конкретных веществ, часто не обеспечивают требуемое 
качество результатов химического анализа вследствие их 
неселективности. Поэтому на передний план стали выходить 
многоцелевые методы и аналитические комплексы,
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позволяющие достоверно определять контролируемые вещества 
в многокомпонентных пробах.

Эколого-аналитический мониторинг -  мониторинг за 
содержанием загрязняющих веществ в воде, воздухе и почве с 
применением физических, химических и физико-химических 
методов анализа позволяет обнаружить поступление 
загрязняющих веществ в окружающую среду, установить 
влияние антропогенных факторов на фоне естественных и 
оптимизировать взаимодействие человека с природой.

Глобальное загрязнение окружающей среды и 
неблагополучная экологическая ситуация в промышленно -  
развитых странах и регионах обусловливают необходимость 
постоянного аналитического контроля (мониторинга) за 
загрязнением воздуха, качеством питьевой воды и накоплением 
токсичных химических веществ в почве и растительности.

Из арсенала аналитической химии, насчитывающего 150 и 
более методов, экологическая аналитическая химия использует 
наиболее эффективные и надежные методики, основанные на 
хроматографии, спектроскопии, электрохимии и охватывающие 
весь спектр загрязнений воздуха, воды, почвы, донных 
отложений и растительности от газов и паров до твердых 
частиц и аэрозолей.

Современным аналитическим задачам присуща ярко 
выраженная тенденция к снижению требуемых пределов 
обнаружения. Такая тенденция проявляется в эколого
аналитическом контроле содержания супертоксикантов, таких 
как 2,3-7,8-диоксин, 3,4-бензпирен, нитрозоамина, некоторых 
видов пестицидов и др. В качестве обязательного элемента 
эколого-аналитического комплекса, помимо пробоотборных 
устройств и развитой системы пробоподготовки, выступает 
система предварительного концентрирования определяемых 
компонентов, позволяющая выделять микрокомпоненты из 
образцов разнообразного состава.

1.1.4. Химические основы экологических взаимодействий
Организм окружающей среды - это природные тела и 

явления, с которыми она находится в прямых или косвенных
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отношениях. Условия среды, способные оказывать прямое или 
косвенное влияние на живые организмы, называются 
экологическими факторами. Существует несколько класси
фикаций экологических факторов среды. Наиболее простой и 
ставшей классической является классификация, по которой 
экологические факторы среды делятся на две категории: 
абиотические факторы (неживой природы) и биотические 
факторы (живой природы).

К абиотическим факторам относятся климатические - 
свет, температура, влага, движение воздуха, давление; 
эдафогенные (почвенные) - механический состав, влагоемкость, 
воздухопроницае-мость, плотность; орографические - рельеф, 
высота над уровнем моря, экспозиция склона; химические - 
газовый состав воздуха, солевой состав среды, концентрация, 
кислотность и состав почвенных растворов.

К биотическим факторам относятся фитогенные (расти
тельные организмы), зоогенные (животные), микробиогенные 
(вирусы, простейшие, бактерии, риккетсии) и антропогенные 
(деятельность человека).

Оригинальную классификацию экологических факторов в 
1962 году предложил А.С. Мончадский исходя из того, что 
приспособительные реакции организмов к тем или иным 
факторам среды определяются степенью постоянства этих 
факторов:

-  первичные периодические факторы (температура, свет), 
зависящие от периодичности вращения Земли и смены времен 
года;

-  вторичные периодические (влажность, осадки, динамика 
раститель-ной пищи, содержание растворенных газов в воде, 
внутривидовые взаимодействия) как следствие первичных 
периодических;

-  непериодические (эдафические, взаимодействие между 
разными видами, антропогенные воздействия, почвенно
грунтовые факторы), не имеющие правильной периодичности.

Воздействие химического компонента абиотического 
фактора на живые организмы выражается в существовании 
некоторых верхних и нижних границ амплитуды допустимых
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колебаний отдельных факторов (температура, соленость, pH, 
газовый состав и др.), то есть определенный режим 
существования. Чем шире пределы какого-либо фактора, тем 
выше устойчивость, толерантность и данного организма.

Лимитирующим фактором развития растений является 
элемент, концентрация которого лежит в минимуме, это 
определяется законом, минимума Ю.Либиха (1840). Либйх, 
химик-органик, один из основоположников агрохимии, 
выдвинул теорию минерального питания растений. Урожай 
культур часто лимитируется элементами питания, 
присутствующими не в избытке, такими как С 0 2  и Н2 0 , а теми, 
которые требуются в ничтожных количествах. Бор 
необходимый элемент питания растений, но его мало 
содержится в почве. Когда его запасы исчерпываются в 
результате возделывания одной культуры, то рост растений 
прекращается, если даже другие элементы находятся в 
изобилии. Закон Либиха строго применим только в условиях 
стационарного состояния. Необходимо учитывать и 
взаимодействие факторов. Высокая концентрация или 
доступность одного вещества или действие другого (не 
минимального) фактора может изменять скорость потребления 
элемента питания, содержащегося в минимальном количестве. 
Иногда организм способен заменять (частично) дефицитный 
элемент другим, более доступным и химически близким ему. 
Некоторым растениям нужно меньше цинка, если они растут на 
свету, а моллюски, обитающие в местах, где есть много 
стронция, заменяют им частично кальций при построении 
раковины.

Экологические факторы среды могут оказывать на живые 
организмы воздействия разного рода:

-  раздражители, вызывающие приспособительные 
изменения физиологических и биохимических функций 
(повышение температуры воздуха ведет к увеличению 
потоотделения у млекопитающих и к охлаждению тела);

— ограничители, обусловливающие невозможность 
Существования в данных условиях (недостаток влаги в
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засушливых районах препятствует проникновению туда многих 
организмов);

-  модификаторы, вызывающие анатомические и 
морфологические изменения организмов (запыленность 
окружающей среды в индустриальных районах некоторых стран 
привела к образованию черных бабочек березовых пядениц, 
сохранивших свою светлую окраску в сельских местностях);

-  сигналы, свидетельствующие об изменении других 
факторов среды.

В характере воздействия экологических факторов на 
организм выявлен ряд общих закономерностей.

Закон оптимума -  положительное или отрицательное 
влияние фактора на организмы - зависит от силы его 
воздействия. Недостаточное или избыточное действие фактора 
одинаково отрицательно сказывается на жизнедеятельности 
особей. Благоприятная сила воздействия экологического 
фактора называется зоной оптимума. Одни виды выносят 
колебания в широких пределах, другие - в узких. Широкая 
пластичность к какому-либо фактору обозначается 
прибавлением частицы «эври», узкая - «стено» (эвритермные, 
стенотермные - по отношению к температуре, эвриотопные и 
стенотопные - по отношению к местам обитания).

Неоднозначность действия фактора на разные функции. 
Каждый фактор неоднозначно влияет на разные функции 
организма. Оптимум для одних процессов может быть 
неблагоприятным для других. Температура воздуха более 40 °С 
у холоднокровных животных увеличивает интенсивность 
обменных процессов в организме, но тормозит двигательную 
активность, что приводит к тепловому оцепенению.

Взаимодействие факторов. Оптимальная зона и пределы 
выносливости организмов по отношению к какому-либо из 
факторов среды могут смещаться в зависимости от того, с какой 
силой и в каком сочетании действуют одновременно другие 
факторы. Жару легче переносить в сухом, а не во влажном 
воздухе. Угроза замерзания выше при морозе с сильным ветром, 
нежели в безветренную погоду. Вместе с тем взаимная 
компенсация действия факторов среды имеет определенные
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пределы и полностью заменить один из них другим нельзя. 
Дефицит тепла в полярных областях нельзя восполнить ни 
обилием влаги, ни круглосуточной освещенностью в летнее 
время. Для каждого вида животных необходим свой набор 
экологических факторов.

1.1.5. Аналитическая химия при решении 
экологических проблем

В настоящее время можно анализировать сложнейшие 
многокомпонентные смеси. Одновременное определение 30-40 
и более элементов в образце, причем при низких 
концентрациях, до 1 0 “5 - 1 0 " 8 %, достигается, многими методами.

Есть возможность определять очень низкие концентрации 
веществ. Впрочем, в ряде случаев можно определять 
чрезвычайно низкие концентрации и ничтожно малые 
количества компонентов.

Даже в случае устоявшихся методов осуществляются 
скачки, имеющие своим результатом существенное, иногда 
резкое снижение минимальных и надежно определяемых 
концентраций.

На протяжении веков провести химический анализ означало 
определить валовое, общее содержание данного компонента в 
образце. В настоящее же время проведение таких анализов 
весьма и весьма незначительно.

Аналитическая химия создала, создает методы и средства 
такого распределительного или локального анализа. В 
результате, в полупроводниках определяют примеси слой за 
слоем с разрешением до 0 , 1  мкм.

В настоящее время во многих случаях есть возможность не 
просто определить концентрацию компонента, но и получать 
сведения о том, в каких формах он присутствует и каково 
содержание этих отдельных форм. Многие лекарства 
представляют собой рацемические смеси, а лечебным 
действием обладает только один изомер, значит, надо уметь 
определить один изомер на фоне другого.

Пример - формы мышьяка или хрома; их разные состояния 
Окисления имеют совсем не одинаковую токсичность.
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Определение общего содержания хрома в воде мало что дает, 
ибо хром(У1) более токсичен по сравнению с хромом(Ш). Ртуть 
в водах может быть в очень разных формах, из них наиболее 
токсичны метил- и диметилртуть. Задача такого анализа - его 
теперь называют вещественным - решается часто сочетанием 
разделения, «отдельных форм» хроматографией и электро
химии с последующим определением отдельных форм. Это 
паллиативное решение, в идеале необходимо прямое обна
ружение и определение отдельных форм.

Студентов всегда учили разлагать пробы - растворением в 
кислотах, щелочных, сплавлением и другими способами. 
Однако во многих случаях можно провести анализ без 
разрушения образца. Это очень нужно и важно. Никто ведь не 
позволит забрать какую-либо вещицу, скажем, скифского 
золота, чтобы определить примеси в этом металле и тем самым 
точнее оценить место его получения.

Современная аналитическая химия дает возможность 
проводить химический анализ без прямого контакта оператора с 
анализируемым образцом. Проще говоря, на расстоянии 
(дистанционный анализ).

Эти и многие другие возможности сегодняшней 
аналитической химии обеспечены в значительной степени 
созданием новых и совершенствованием известных методов 
химического анализа, разработкой средств для этого, чему и 
посвящена деятельность профессиональных аналитиков всего 
мира.

Классические или ставшие такими химические и некоторые 
другие массовые методы (титриметрия, фотометрия, 
электрохимические и др.) автоматизируются для 
широкомасштабного применения, сочетаются с современными 
приемами (гибридные методы) регистрации и обработки 
аналитических сигналов.

Есть несколько общих для всех методов и направлений 
развития. Это, автоматизация и компьютеризация. Это 
гибридизация, объединение, тесное сочетание различных 
методов: разделение с последующим определением, как в 
случае современной хроматографии и электрохимии
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пробоподготовки с определением, как это сделано в проточно- 
инжекционном анализе или нескольких методов определения; 
примером могут служить приборы-комбайны для анализа 
поверхности, включающие, электронный зонд и рентгено
электронную спектроскопию. Это миниатюризация, за которой 
большое будущее.

Степень загрязненности воды окисляющимися веществами 
оценивают с помощью показателя, так называемого хими
ческим потреблением кислорода; его определяют по расходу 
окислителя - обычно дихромата; этот расход, пропорционален 
степени загрязненности воды органическими веществами. 
Определяют также сумму тяжелых (особенно токсичных) 
металлов, суммарное содержание полиароматических углево
дородов. Если эти определения дают положительный результат, 
а в случае необходимости и при желании, заняться опреде
лением индивидуальных соединений.

Мы приблизились к идее скрининга, двухступенчатого 
анализа, на первом этапе которого отбраковываются пробы, не 
содержащие искомого компонента. При реализации такого 
подхода на первой стадии могут быть использованы 
упрощенные и относительно дешевые методы. Скрининг 
экономит много труда, времени и реактивов. Ведь число 
анализируемых проб сокращается до минимально возможного, 
а иногда и очень резко.

Обеспечению массовости анализа способствует унификация 
применяемых методик. Тщательно отобранные, многократно 
проверенные, «отлаженные» методики, используемые 
повсеместно, облегчают снабжение приборами или реактивами, 
облегчается обучение операторов и сопоставление результатов 
анализа.

И снова мы подошли к новой возможности, к еще одному 
способу «выхода из создавшегося положения». Это уход 
анализа из лаборатории, переход к внелабораторному анализу. 
В самом деле, ведь использование - со времени алхимиков и до 
Наших дней - специально оборудованной лаборатории, в 
Принципе, отнюдь не обязательно; в значительной степени 
Использование лаборатории - мера вынужденная; ведь



химические операции всегда были связаны с расходом и 
выделением плохо пахнущих или вредных веществ, 
применением громоздкого оборудования и силового тока 
требовались меры безопасности. Однако по мере развития 
методов анализа и средств их осуществления нужда в 
лаборатории уменьшается. Есть и другая, еще более важная 
сторона дела: огромный рост потребностей во внелабораторном 
анализе, анализе «в поле».

Да и сейчас множество определений делается не в 
лаборатории (определение СО в выхлопных газах, метана в 
угольных шахтах: содержание сахара в крови, диабетики 
определяют теперь сами; дистанционный анализ космических 
объектов - внелабораторный «по условию»). Есть анализы, 
которые в принципе нельзя проводить в условиях лабораторий, 
либо они бессмысленны: многие объекты настолько лабильны, 
что их проанализировать можно только на месте и в режиме 
реального времени; а пример «бессмысленности» 
обнаружение в условиях войны боевых отравляющих веществ в 
далеко расположенной лаборатории.

Наметился еще один довольно свежий подход: 
использования приемов хемометрики. Это область науки, 
пограничная между химией - прежде всего аналитической - и 
математикой, а также теорией информации. При анализе 
сложных смесей очень эффективным оказывается многомерный 
регрессионный анализ, принципиально новый подход к 
градуированию. Или другой хемометрический подход - 
распознавание образов. В этом случае меняется сама 
проведения химического анализа, здесь мы вообще 
отказываемся от «покомпонентного анализа».

Заметной тенденцией является миниатюризация анализа, 
аналитических систем и приборов. Вообще говоря, уменьшение 
навесок, аликвот и устройств для анализа - перманентная 
тенденция развития аналитической химии. Довольно быстро в 
свое время осуществился, переход от макромасштабов 
«мокрого» химического анализа к полу-микро- и микроанализу. 
В середине прошедшего столетия были разработаны методы и 
техника ультрамикрохимического неорганического анализа под
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микроскопом, затем уникальные средства, электрохимического 
анализа биообъектов микроскопических размеров.

При миниатюризации преследуется несколько целей. 
Приборы могут стать транспортабельными, в том числе 
переносными, а также карманными для использования «в поле». 
Но портативные приборы имеют преимущества и в обычных 
лабораториях, так как занимают меньше места, потребляют 
меньше энергии, реактивов и самих анализируемых веществ: к 
тому же маленькие приборы обычно дешевле крупнога
баритных и легче в обслуживании. Мы видим, стремление к 
миниатюризации хроматографов полярографов и других 
приборов.

Необходимо отметить создание карманного типа 
минианализаторов для определения одного и нескольких 
веществ. Это уже массовые приборы, при анализе воздуха 
рабочей зоны или при обследовании водных источников. 
Методика в них «зашита», обычно в приборе заложена также и 
градуировочная характеристика, то есть градуировка при работе 
не требуется. Управление прибором, если это можно называть 
управлением - простейшее; иногда просто нужно нажать одну 
кнопку и увидеть результат анализа на дисплее. Цена таких 
приборов очень невелика - обычно от 50 до 500 долларов.

Для анализа водных сред таких приборов тоже немало, но 
их возможности более ограниченные - это определение pH, 
растворенного кислорода, общей концентрации твердых частиц, 
электропроводности и еще ряда параметров.

Здесь еще много проблем, особенно в создании 
миниатюрных детекторов, но и будущее просто захватывающее. 
Одна из общих тенденций связана с изменением подходов, 
разработке и использованию аналитических приборов, послу
живших необходимым средством реализации современных 
инструментальных методов. Общий прогресс науки и техники 
быстро находит отражение в сфере создания аналитических 
приборов и установок.

При недавнем составлении «планов» на ближайшие годы 
для науки Республики Узбекистан обсуждались следующие 
задачи (многие из них уже как-то упоминались выше):
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миниатюризация анализа, особенно разработка универсальных 
аналитических приборов и простых анализаторов на 
микроэлектронных чипах, с использованием микрофлюидных и 
других систем; интенсивное развитие методов и средств 
внелабораторного («полевого») химического анализа; в 
частности, создание эффективных и простых в использовании 
инструментальных средств оперативного обнаружения взрыв
чатых веществ и наркотиков с целью замены собак; 
использование достижений математики и теории информации 
(хемометрики), в частности для перехода от обычного 
«покомпонентного» анализа к оценке обобщенных показателей, 
к распознаванию образов: экспертные системы; развитие 
«электронного носа» и «электронного языка»; разработка 
приемов многопараметрического градуирования; дальнейшее 
развитие методов и средств распределительного (локального), 
непрерывного (в потоке), дистанционного (на расстоянии) и 
неразрушающего анализа; создание принципиально новых 
средств химического анализа, основанных на использовании 
нанотехнологий, в том числе непрерывно действующих 
химических сенсоров; расширение исследований по 
совершенствованию анализа биомедицинских объектов, с 
целью медицинской диагностики и идентификации личности; 
дальнейшее развитие и совершенствование
спектроскопических, масс-спектрометрических,
хроматографических, электрохимических, оптических и других 
методов анализа, а также специальных методов исследований 
поверхности почв и других объектов.

1. Блок для самоконтроля
1. На каких принципах основана классификация химических 

методов анализа?
2. Классификация методов анализа по способу проведения и 

по массе навески.
3. Цель и задачи аналитической химии.
4. Цель и задачи анализа.
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5. На каких принципах основана классификация 
мониторинга?

6 . Классификация методов аналитико-экологического 
контролля.

7. Цель и задачи аналитического мониторинга.
8 . Цель и задачи анализа вод, почв, воздуха.

1.2. МЕТОДЫ И РАЗНОВИДНОСТИ АНАЛИЗА

1.2.1. Классификация методов анализа
Современная аналитическая химия (аналитика) включает 

три раздела:
1 .Качественный химический анализ.
2.Количественный химический анализ.
3.Инструментальные (физико-химические) методы анализа.
Выделение инструментальных методов анализа в

самостоятельный раздел аналитической химии до некоторой 
степени условно, поскольку с помощью этих методов решают 
задачи как качественного, так и количественного анализа.

Качественный химический анализ -  это обнаружение 
химических элементов, ионов, атомов, атомных групп, молекул 
в анализируемом веществе.

Количественный химический анализ — это определение 
количественного состава вещества, т.е. установление 
количества химических элементов, ионов, атомов, атомных 
групп, молекул в анализируемом веществе.

Инструментальные (физические и физико-химические) 
методы анализа — это методы, основанные на использовании 
зависимостей между измеряемыми физическими свойствами 
веществ и их качественным и количественным составом.

В аналитической химии проводят:
Элементный, функциональный, молекулярный, фазовый 

анализ вещества.
Элементный анализ — это качественный и, чаще всего, 

количественный химический анализ, в результате которого 
определяют, какие химические элементы и в каких
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количественных соотношениях входят в состав анализируемого 
вещества.

Функциональный анализ — это открытие и определение 
различных функциональных групп, например, аминогруппы 
NH2 , нитрогруппы N 0 2, карбонильной СО, карбоксильной 
СООН, гидроксильной ОН, нитрильной CN группы и др.

Молекулярный анализ -  это открытие (обнаружение) 
молекул и определение молекулярного состава анализируемого 
вещества (смеси), т.е. выяснение того, из каких молекул и в 
каких количественных соотношениях состоит данный 
анализируемый объект.

Фазовый -  это открытие и определение различных фаз 
(твердых, жидких, газообразных), входящих в данную 
анализируемую систему.

По величине навески анализируемой пробы методы анализа 
подраз-деляются на макро-, полумикро-, микро- и 
субмикроанализ.

Таблица 1.1
Характеристика методов анализа по величине навески

Методы анализа Масса 
навески,г

Объем,
мл

Макроанализ (грамм-метод) 1 - 1 0 1 0 - 1 0 0

Полумикроанализ (сантиграмм- 
метод) 0,05-0,5 1 - 1 0

Микроанализ (миллиграмм-метод) 1 0 ' J - 1 0 ^ lO ^ -ltf* -
Ультрамикроанализ (микро-грамм- 
мето д)

1 0 ‘6 - 1 0 ' 9 1 0 " 4  -  Ю*6

Субмикроанализ (нонограмм-ме- 
тод) 0 \0 

■

1 о ■ to Ю7 -Ю ' 1 0

Макро-, полумикро-, микрометоды анализа
В зависимости от массы анализируемого вещества и объема 

растворов методы анализа делят на макро-, полумикро-, микро-, 
ультрамикро-, субмикро- и субультрамикрометоды. 
Соответственно различают и технику выполнения отдельных 
операций.
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Наиболее широкое применение в качестве анализа получил 
полумикрометод с элементами микроанализа. Этот метод имеет 
ряд преимуществ: для выполнения реакции расходуется 
небольшое количество анализируемого вещества и реактивов; 
сокращается время, затрачиваемое на выполнение анализа, за 
счет замены фильтрования осадков центрифугированием; резко 
сокращается выброс вредных газообразных веществ, тем самым 
улучшаются санитарно-гигиенические условия работы.

Качественный анализ может быть выполнен дробным или 
систематическим методом.

Дробный анализ — обнаружение иона или вещества в 
анализируемой пробе с помощью специфического реагента в 
присутствии всех компонентов пробы.

Дробный метод анализа заключается в том, что ионы 
открывают в любой последовательности при помощи 
специфических реакций в отдельных пробах раствора в 
присутствии других ионов. Однако не всегда дробный метод 
можно использовать на практике, так как не для всех ионов 
имеются специфические реакции. Поэтому при анализе смеси 
ионов в основном пользуются систематическим методом 
анализа.

Систематический анализ — предусматривает разделение 
смеси анализируемых ионов по аналитическим группам с 
последующим обнару-жением каждого иона. Существуют 
различные аналитические классификации катионов по группам
— сульфидная (сероводородная), аммиачно-фосфатная, 
кислотно-основная. Каждая классификация основана на 
химических свойствах катионов, их электронном строении.

Систематический метод качественного анализа заключается 
в том, что смесь ионов с помощью групповых реагентов 
предварительно разделяют в определенной последовательности 
на аналитические группы. Отдельные ионы внутри каждой 
группы обнаруживаются с помощью их аналитических реакций 
после разделения или в условиях, устраняющих (маскирующих) 
влияние других ионов.

Капельный анализ -  метод, основанный на изучении 
продуктов реакции, образующихся при смешивании одной
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капли реагента с одной каплей исследуемого раствора. 
Капельный анализ проводят на поверхности стеклянной, 
фарфоровой пластинки, на бумаге, иногда пропитанной 
специальным реагентом, который дает окрашенные продукты.

Сухой способ — проводится растиранием или прокаливанием 
сухой смеси. При выполнении анализа «сухим» методом 
исследуемые вещества и реактивы находятся в твердом 
состоянии. Большинство подобных определений связаны с 
нагреванием и образуют группу пирохимических методов 
анализа. К ним относят метод окрашивания пламени, метод 
окрашивания «перлов» буры, соды и других соединений, метод 
нагревания в калильной трубке и др. К «сухим» методам 
анализа относят и метод растирания порошков.

Метод окрашивания пламени основан на способности 
некоторых элементов и их соединений (щелочные, 
щелочноземельные металлы, медь, бор и др.) окрашивать пламя 
в определенный цвет. Например:
Окрашивание пламени соединениями некоторых элементов
Элемент Цвет пламени Элемент Цвет пламени
Литий Карминово

красный
Таллий Изумрудно

зеленый
Рубидий Розово

фиолетовый
Свинец Бледно-синий

Натрий Желтый Индий Сине-фиолетовый
Калий Фиолетовый Мышьяк Бледно-синий
Цезий Розово

фиолетовый
Сурьма Бледно-синий

Кальций Кирпично-красный Селен Бледно-синий
Стронций Карминово

красный
Теллур Изумрудно

зеленый
Барий Желто-зеленый Медь Зеленый, голубой
Бор Зеленый Молибден Желто-зеленый

Пробу на присутствие иона проводят с помощью тщательно 
очищенной платиновой или нихромовой проволочки, один 
конец которой вплавлен в стеклянную трубку небольшого

36



диаметра, а другой согнут в маленькую петлю (ушко). Ушко 
раскаленной проволочки вводят в анализируемое вещество, а 
затем вносят в наиболее горячую бесцветную часть газовой 
горелки.

Метод образования окрашенных «перлов». Некоторые 
вещества при сплавлении с тетраборатом натрия 
Na2 B4 0 7 -1 0 H2 0 , «фосфатной солью» NaNH4 HP0 4 -4 H2 0  и 
другими соединениями дают окрашенные стекла -  «перлы». 
Для получения «перла» буры ушко раскаленной платиновой 
проволочки вводят в твердую буру, нагревают в пламени 
горелки до прекращения вспучивания, охлаждают и, 
коснувшись полученным «перлом» анализируемого вещества, 
вновь вводят ушко проволочки в пламя горелки, а затем 
охлаждают. По окраске «перла» судят о присутствии того или 
иного элемента.

Если вещество совсем не возгоняется, в его составе 
отсутствуют летучие компоненты. Судить о присутствии тех 
или иных соединений можно по окраске возгона. Так, соли 
аммония, хлорид и бромид ртути, оксиды мышьяка и сурьмы 
дают белый возгон, сернистые соединения ртути и мышьяка, 
иодид ртути, сера -  желтый возгон; другие соединения ртути, 
мышьяка, иодиды -  серый или черный возгон.

Наряду с возгонкой при нагревании может происходить 
выделение различных газов и паров, что даст информацию о 
качественном составе вещества. Например, кислород 
выделяется, если в анализируемой пробе присутствуют 
перманганаты, нитраты, пероксиды и др.; оксид углерода (IV) 
СОг выделяется при разложении карбонатов; оксиды азота -  
при разложении нитратов и нитритов; пары воды -  при 
разложении кристаллогидратов, гидроксидов, органических 
соединений и т. д.

Калильная трубка представляет собой пробирку из 
тугоплавкого стекла или кварца длиной 5-6 см, диаметром 0,5 
СМ. Небольшое количество анализируемого вещества насыпают 
■ трубку, медленно и осторожно нагревают в пламени горелки и 
Наблюдают за происходящим явлением.
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Метод растирания порошков. Присутствие ионов того или 
иного элемента обнаруживают по образованию соединений с 
характерным цветом или запахом. Так, при растирании смеси 
тиоцианата аммония NH4NCS или тиоцианата калия KNCS с 
солями Fe3+ появляется красно-бурое окрашивание, а с солями 
Со2+ -  синее. Растирание проводят в фарфоровой ступке или на 
специальной фарфоровой пластинке.

Все «сухие» методы анализа используют только для 
вспомогательных или проверочных определений.

Реакции, проводимые в водных растворах, относятся к 
мокрым способам анализа.

3NaNH4 HP0 4 +2Cr(0H ) 3  --*• 3 NH3 T+6 H2 0 T+NaP0 4 *2 CrP0 4  

Большинство аналитических реакций выполняют «мокрым» 
методом, т. е. проводят реакции с растворами. При анализе 
неорганических веществ реакции проходят между ионами, 
присутствующими в растворах анализируемых веществ и 
реактивов. Следовательно, механизм протекающих реакций 
может быть представлен только ионным уравнением. 
Например, для реакции

Pb(N03 ) 2  + 2KI -> РЫ2|  + 2KN0 3 

уравнение в ионной форме имеет вид:
РЬ2+ +2Г ->РЫ 2| .
Из ионного уравнения видно, что осадок РЫ2  образуется 

при взаимодействии катионов РЬ2+ и анионов Г.
Один и тот же элемент может существовать в растворах в 

виде разных ионов: Fe3+ -  Fe2+; Zn2+ -  Zn022~; Mn2+-  Mn04  -  
Mn0 4 2  ; Sn2' -  Sn022~ -  Sn032_ и т. д. Каждый из этих ионов 
имеет свои характерные реакции.

Выполняют реакции «мокрым» методом в химических или 
центрифужных пробирках и на фильтровальной бумаге.

Способы выполнения качественных реакций
По способу выполнения различают пробирочные, 

микрокристалл оскопические и капельные реакции. 
Большинство реакций осуществляют пробирочным методом.

Пробирочный метод состоит в том, что реактивы 
смешивают в специальных (центрифужных) пробирках. В них
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наблюдают образование осадков, окрашенных соединений, 
выделение газов. В пробирках же производят 
центрифугирование осадков, чтобы впоследствии отделить 
центрифугат от осадка для дальнейших операций.

Микрокристаллоскопические реакции позволяют 
обнаружить ионы, которые при взаимодействии с 
соответствующими реактивами образуют соединения, имеющие 
характерную форму и окраску кристаллов. Изучение 
полученных кристаллов проводят с помощью микроскопа. Эти 
реакции выполняют на тщательно вымытом и обезжиренном 
стекле. Техника выполнения реакции состоит в том, что каплю 
раствора анализируемого вещества помещают на предметное 
стекло, рядом наносят каплю реактива соединяют обе капли 
стеклянной палочкой, не перемешивая растворы. Через 
несколько минут рассматривают под микроскопов образовав
шиеся в месте соприкосновения капель кристаллы.

Микрокристаллоскопические реакции, как правило, имеют 
достаточно низкий предел обнаружения. Для его понижения 
каплю исследуемого раствора подсушивают или упаривают и 
только после этого добавляют реактив. Техника выполнения 
микрокристаллоскопических реакций для разных ионов 
различна.

Достоинствами этого метода также являются малый расход 
исследуемого вещества и реактива, быстрота и простая техника 
выполнения реакций. Недостаток метода -  необходимость 
предварительного удаления из анализируемого раствора всех 
ионов, мешающих образованию характерных кристаллов.

Капельным анализом выполняют как реакции обнаружения, 
так и реакции разделения. Проводят анализ на фильтровальной 
бумаге. Одним из главных достоинств этого метода является 
низкий предел обнаружения, основанный на капиллярных и 
адсорбционных явлениях, происходящих в волокнах 
фильтровальной бумаги. Ионы отличаются друг от друга 
скоростью диффузии по капиллярам и способностью 
адсорбироваться. Поэтому при нанесении капли раствора на 
фильтровальную бумагу происходит накопление и разделение 
ионов по концентрическим зонам, в которых эти ионы могут
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быть обнаружены соответствующими реактивами. Так как 
каждый ион попадает в «свою» зону, его концентрация по 
сравнению с исходной увеличивается, этим и объясняется 
повышение чувствительности реакции.

Разделение ионов по зонам позволяет открывать данный 
ион без предварительного отделения его от других ионов. 
Таким образом, в условиях капельного анализа неспецифи
ческая реакция становится специфической. Для гарантии 
полного разделения ионов по зонам часто на фильтровальную 
бумагу предварительно наносят «подстилку» — каплю реагента, 
который дает с мешающими ионами труднорастворимые соеди
нения, сосредотачивающиеся в центре.

Капельный анализ дает возможность анализировать смеси 
ионов дробным методом, что сокращает время анализа и 
затрачиваемый объем реагирующих веществ.

Для выполнения реакции капиллярной пипеткой набирают 
такой объем исследуемого раствора, который удержи
вается капиллярными силами (капля не должна висеть на 
кончике капилляра). Затем вертикально поставленный капилляр 
плотно прижимают к листу фильтровальной бумаги, при этом 
на бумаге должно получиться влажное пятно диаметром в 
несколько миллиметров. Затем пипетку быстро удаляют, а к 
центру влажного пятна, соблюдая те же правила, прикасаются 
другой капиллярной пипеткой с соответствующим реактивом.

Если анализ не требует разделения ионов, капельные 
реакции можно выполнять на предметном или часовом стекле и 
на капельной пластинке.

Аналитические реакции делятся на специфические и 
групповые.

Специфическая реакция -  это аналитическая реакция, 
внешний эффект которой характерен только для данного иона 
или соединения. С помощью специфической реакции ион может 
быть обнаружен в присутствии других ионов.

Групповая реакция — это реакция, внешний эффект 
которой характерен для группы ионов. С помощью групповых 
реакций смеси ионов разделяют на аналитические группы.
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Большинство аналитических реакций выполняется в водных 
растворах. Так как подавляющее большинство неорганических 
соединений в растворах диссоциировано, то при анализе 
практически определяются не элементы вообще, а ионы. 
Поэтому качественный анализ делится на анализ (открытие, 
обнаружение) катионов и анализ анионов.

1.2.2.Аналитические признаки веществ и аналитические
реакции

Аналитические признаки -  это такие свойства 
анализируемого вещества или продукта взаимодействия с 
реагентом, которые позволяют судить о наличии в нем тех или 
иных компонентов.

Характерные аналитические признаки -  цвет, запах, угол 
вращения плоскости поляризации, радиоактивность, способ
ность к взаимодействию с электромагнитным излучением 
(наличие характерных полос поглощения в ИКС и УФ- 
спектрах).

Аналитическая реакция -  химическое превращение 
анализируемого вещества при действии химического реагента с 
образованием продуктов с заметными аналитическими 
признаками. Это реакции: -  с выделением газа

Na2 C 0 3+2HCl -*■ 2NaCl + Н20  + C 0 2 T; NH4 C1 + NaCH 
—*NaCl + Н20  + NH3|

Выпадение осадка:
K2 S0 4  + ВаС12  -> 2КС1 + BaS041 
Растворение осадка:
|В аС 0 3  + СН3 СООН -> Ва(СН3 СОО) + Н20  + С 02Т 
Изменение окраски:
[Cu(H2 0)n]2+ + 4NH3 = [Cu(NH3)4]2+ + nH20  

голубая интенсивно синее
Образование кристаллов характерной формы 

(микрокристаллоско-пические реакции):
Гексагидроксостибат (V) ион образует с ионом Na+ белый 

кристалл характерной формы 
Na++ [Sb(OH)6] = Na[Sb(OH)6]
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Окрашивание пламени газовой горелки.
При внесении соединений никоторых металлов в пламя 

газовой горелки наблюдается окрашивание пламени:
Пример: Литий и стронций окрашивают пламя в карминно

красный, натрий в светло-желтый цвет.
Образование соединений, люминесцирующих в растворах. 

Так, при взаимодействии лития с 8 -оксихинолином или 
уранилацетатом цинка образуются продукты, 
люминесцирующие голубым или зеленым свечением.

1.2.3.Типы аналитических реакций и реагентов по их 
назначению

Аналитические реакции и реагенты по их назначению 
подразделяются на специфические, селективные и групповые.

Специфические реагенты позволяют обнаруживать ион или 
вещество в присутствии других, т.е. в сложной смеси.

Например, если в растворе присутствует молекулярный 
йод J2  (точнее J"3), то при прибавлении свежеприготовленного 
раствора крахмала раствор окрашивается в синий цвет. Процесс 
обратимый. Эта реакция широко используется в качественном и 
количественном анализе. Впервые эту реакцию описал 
немецкий ученый Штроймейер в 1815 г.

Специфическим является действие щелочи на растворы 
солей аммония, при котором выделяется с присущим только 
ему знаком, реакция роданид иона на Fe 3 и диметил глиоксома 
на ион никеля, но специфических реакций известно мало.

Селективные реагенты и реакции позволяют обнаружить 
несколько веществ или ионов. Таких реагентов и реакций 
гораздо больше, чем специфических 

г  Ва+ 2

+  С г20 ' 27 + Н20  + 2СН3 СОО' -*  ВаСЮ 4 + 2СН3СООН
_РЬ+ 2

Групповые реагенты и реакции позволяют обнаружить 
ионы определенной аналитической группы. Например, НС1 (и 
растворимые хлориды) являются групповые реагентами на 
группу катионов, состоящую из Ag", Hg2+2, Pb+ 2  (H2SO4 для 
Ва+2, Са+2, Si^+).
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1. Что должен знать студент
1. Химический анализ.
2. Метод и методика анализа.
3. Качественный химический анализ.
4. Количественный химический анализ.
5. Инструментальные методы анализа (спектроскоп, 

спектрограф, спектрометр и спектрофотометр).
6 . Дробный, систематический анализ
7. Фармацевтический анализ.
8 . Макро-, полумикро- и микроанализ.
9. Чувствительность аналитических реакций: предельная 

концентрация, предел разбавления и обнаружения, показатель 
чувствительности.

10. Специфические, селективные и групповые реагенты.
11. Классификация реагентов по их чистоте.
12. Сульфидная, кислотно-основная классификация 

катионов по группам.

2. Блок самоконтроля и ситуационные задачи
1. На каких принципах основана классификация химических 

методов анализа?
2. Классификация методов анализа по способу проведения и 

по массе навески.
3. Цель и задачи аналитической химии.
4. Цель и задачи фармацевтического анализа.
5. На каких принципах основана классификация химических 

методов качественного анализа?
6.Укажите отличительные признаки параметров 

чувствительности аналитических реакций.
7. Какова должна быть степень чистоты реактивов, 

применяемых в аналитической химии?
8 . Вычислите предельное разбавление, если обнаружи

ваемый минимум 0,4 мкг в 0,05 см3 раствора. (Ответ: 12,4 ■ 104  

МЛ /г).
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9.Реакция удается при предельном разбавлении 1 ■ 105 мл/г в 
объёме 0,2 мл раствора. Рассчитайте предел обнаружения для 
данной реакции. (Ответ: 2 мкг).

1.3. ЧУВСТВИТЕЛЬНОСТЬ АНАЛИТИЧЕСКИХ 
РЕАКЦИЙ

1.3. Чувствительность аналитических реакций
Чувствительность аналитических реакций определяет 

возможность обнаружения вещества (ионов, молекул) в 
предельно разбавленном растворе.

Она характеризуется: предельным разбавлением Vhm, 
предельной концентрацией CUm (или Cmin), минимальным 
объемом предельно разбав-ленного раствора Vm . пределом 
обнаружения (открываемый минимум т), показатель 
чувствительности рСцт.

Предельное разбавление Vhm -  максимальный объем 
раствора, в котором можно однозначно обнаружить один грамм 
данного вещества (иона). Предельное разбавление выражают в 
единицах мл/г.

Например, Cu+ 2  + 4NH3  -  [Cu(NH3)4]2+ Vlim = 2,5105 мл/г)
Смысл величины: 1г иона меди содержится даже в 250 

литрах воды, можно обнаружить данной реакцией. В растворе, в 
котором содержится Си+ 2  меньше, чем 1 г Си в 250 литрах Си+2, 
данной реакцией обнаружить невозможно.

Предельная концентрация Сцт (Cmir)  — наименьшая 
концентрация, при которой определяемое вещество может быть 
обнаружено в растворе данной аналитической реакции, 
выражается в г/мл.

Clim 1 / Унт
Иногда предельную концентрацию называют 

чувствительностью реакции и выражает в мкг/мл.
Пример: 2К+ + Na3 [Со(Ы02 )б] —* NaK2[Co(N02)6]i + 2Na+
Ciim = 10’ 5  г/мл, если содержание К+составляет меньше 10‘ 5 

г в 1мл анализируемого раствора К+, данной реакцией 
обнаружить нельзя.
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Предел обнаружения (открываемый минимум (в мкг) — это 
наименьшая масса (в мкг) определяемого вещества, однозначно 
открываемая данной аналитической реакцией в минимальном 
объеме предельно разбавленного раствора.

Все 4 параметра чувствительности взаимосвязаны: 
m = C,im ■ ■ 106 = Vm;„ • 106/Vhm 

для реакции обнаружения Cu+ 2

m = 4 106  ■ 0,05 • 106= 0,2 мкг = 0,2 у. Это означает, что 
если масса меди (II), содержащаяся в 0,05 мл предельного 
разбавленного раствора при концентрации 4 10бг/мл меньше
0,2 мкг, то невозможно открыть ион Си+ 2  указанной 
аналитической реакцией.

Показатель чувствительности аналитической реакции 
определяется как

РОш,= -lgC l,m = -IgO/VunO = lgVUm 
Аналитическая реакция тем чувствительнее, чем меньше ее 

откры-ваемый минимум и чем больше предельное разбавление.

1.3.1. Зависимость направления аналитической 
реакции от условий протекания реакции

Направление аналитической реакции существенно зависит 
от условий проведения реакции: температуры, концентрации, 
среды, агрегатного состояния реагирующих веществ).

Примеры: 1) К+ + Н ^Щ О б —*■ КНС4 Н4 0 6  

Эту реакцию проводят при нейтральной среде протиранием 
стенки пробирки стеклянной палочкой при охлаждении 
раствора.

2)Для полного связывания (маскирования) иона NH*4, 
мешающего обнаружению К*, формалином следует 
нейтрализовать НС1, образовавшуюся в результате реакции: 

4NH4C1 + 6СН20  = (CH2 )6N4  + 4НС1 + 6Н20  
4НС1 + 2Na2 C 0 3  -»  4NaCl + 2Н20  + 2С0 3  

4 NH4 CI + 6СН20  + 2Na2 C 0 3 = (CH2 )6 N4  + 4НС1 + 8Н20  + 
2С02
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1.3.2. Классификация реагентов, применяемых в 
химическом анализе

В полумикроанализе, где применяются сотые (сантиграммы) 
доли грамма, существенное значение имеет чистота реагентов. 

По степени чистоты различают 6  квалификаций реактивов:
Квалификация реактива % содержания примесей

1 Технический до 1 %
2 Очищенный 0 , 1 %
3 Чистый 0 ,0 1 %
4 Чистый для анализа (ч.д.а.) 0 ,0 0 1 %
5 Химически чистый (х.ч.) 0 ,0 0 0 1 %
6 Особо чистый (О.ч.) 0 ,0 0 0 0 1 %

1. Что должен знать студент
1 .Чувствительность аналитических реакций: предельная 

концентрация, предел разбавления и обнаружения, показатель 
чувствительности.

2. Специфические, селективные и групповые реагенты.
3.Классификация реагентов по их чистоте.

2. Блок самоконтроля и ситуационные задачи
1. На каких принципах основана классификация химических 

методов анализа?
2. Классификация методов анализа по способу проведения и 

по массе навески.
3. Цель и задачи аналитической химии.
4. Цель и задачи фармацевтического анализа.
5. На каких принципах основана классификация химических 

методов качественного анализа?
6 . Укажите отличительные признаки параметров 

чувствительности аналитических реакций.
7. Какова должна быть степень чистоты реактивов, 

применяемых в аналитической химии?
8 . Вычислите предельное разбавление, если 

обнаруживаемый минимум 0,4 мкг в 0,05 см3 раствора. (Ответ: 
12,4 • 104  мл/г).

9. Реакция удается при предельном разбавлении 1 • 105  мл/г 
в объёме 0,2 мл раствора. Рассчитайте предел обнаружения для 
данной реакции. (Ответ: 2 мкг).
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ГЛАВА 2. КАЧЕСТВЕННЫЙ АНАЛИЗ В 
АНАЛИТИЧЕСКОЙ ХИМИИ

2.1.КАЧЕСТВЕННЫЙ АНАЛИЗ И ЕЁ СИСТЕМЫ

2.1.1. Основные положения
Задачей качественного анализа является установление 

состава вещества, то есть выяснение из каких атомов, молекул, 
ионов и т.д. состоит вещество. Качественный анализ можно 
проводить химическими, физико-химическими и физическими 
методами.

Химические методы основаны на использовании 
аналитических реакций, проводимых с анализируемым 
веществом с помощью реактивов. Аналитическая реакция 
должна сопровождаться такими изменениями в системе, 
которые можно зафиксировать визуально или с помощью того 
или иного прибора. Если изменение, на основании которого 
можно сделать вывод о наличии в анализируемом веществе 
определенных компонентов, отмечается визуально, то 
соответствующий метод относится к классическому химичес
кому методу. Если изменение в системе при выполнении 
аналитической реакции регистрируется с помощью физического 
прибора, то применяемый метод является физико-химическим.

Качественный анализ может быть осуществлен и без 
помощи аналитической реакции, а путем проведения 
определенных физических операций. Соответствующие методы 
относятся к физическим. Так как при проведении анализа 
физико-химическими и физическими методами применяют 
специальные приборы, эти методы часто называют 
инструментальными.

Качественным анализом называется определение 
(открытие) химических элементов, ионов, атомов, атомных 
групп, молекул в анализируемом веществе. Качественный 
анализ может быть дробным и систематическим.

Дробный анализ -  обнаружение иона или вещества в 
анализируемой пробе сомощью специфического реагента в 
присутствии всех компонентов пробы. Систематический
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анализ предусматривает разделение смеси анализируемых 
ионов по аналитическим группам с последующим обнару
жением каждого иона. Существуют различные аналитические 
классификации катионов по группам -  сульфидная (сероводо
родная), аммиачно-фосфатная, кислотно-основная, тиоацета- 
мидная и т. д. Каждая классификация основана на химических 
свойствах катионов, связана с положением соответствующих 
элементов в периодической системе и их электронным 
строением и имеет свои преимущества и недостатки. Основным 
недостатком сероводородной системы является необходимость 
работы с сероводородом, что требует хорошей вентиляции; 
склонность к образованию коллоидных сульфидных осадков, в 
результате чего нарушается разделение катионов на группы, и т. 
д. В кислотно-основной системе при разделении групп можно 
встретиться с затруднениями, особенно если концентрации 
разделяемых катионов сильно различаются. С подобными же 
затруднениями можно встретиться и в других системах 
разделения. Сознательный подход к групповому разделению 
позволяет в каждом конкретном случае использовать для этой 
цели метод, наиболее подходящий для анализируемой смеси 
ионов. Также известны и различные аналитические 
классификации анионов по группам.

Аналитическая реакция -  химическое превращение 
анализируемого вещества при действии аналитического реаген
та с образованием продуктов с заметными аналитическими 
признаками. В качестве аналитических реакций чаще всего 
используют реакции образования окрашенных соединений; 
выделение или растворение осадков, газов; образование 
соединений, люминесцирующих в растворах.

Типы аналитических, реакций и реагентов. Аналитические 
реакции ианалитические реагенты часто подразделяют на 
специфические (характерные), селективные (избирательные), 
групповые.Специфические реагенты и реакции позволяют 
обнаруживать данное вещество и данный ион в присутствии 
других веществ или ионов. Специфических реагентов и реакций 
известно мало.Селективные реагенты и реакции позволяют
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обнаруживать нескольковеществ или ионов. Таких реакций и 
реагентов известно значительно больше,чем специфических.

Групповые реагенты и реакции позволяют обнаруживать 
ионы определенной аналитической группы.

2.1.2. Классификация ионов. Системы анализа катионов и
анионов

В качественном химическом анализе преимущественно 
имеют дело с водными растворами электролитов, поэтому 
аналитическими реакциями открывают образующиеся при 
диссоциации катионы и анионы. В форме катионов существуют 
элементы различных групп периодической системы (I А, I В, II 
А, III В, III А, IV А, VIII), поэтому и аналитические свойства 
катионов различны. Однако с помощью групповых реактивов из 
общей смеси катионов можно выделить отдельные группы 
катионов со сходными аналитическими свойствами -  
аналитические группы. Групповые реактивы могут быть 
осадителями, избирательно осаждающими катионы 
определенной группы в виде различных соединений 
(карбонатов, сульфидов, хлоридов, сульфатов, фосфатов, 
гидроксидов и др.), или реагентами, селективно выделяющими 
из смеси труднорастворимых веществ группу растворимых 
соединений (растворимых комплексов и амфотерных 
гидроксидов и т. д.). Применение разнообразных групповых 
реактивов позволило разработать различные аналитические 
классификации катионов (и анионов).

По другой классификации качественный анализ разделяют 
на 3 метода:

1) Сероводородный (сульфидный), когда оценивают 
отношение катионов к сероводороду. В основе лежит 
растворение сульфидов, хлоридов, карбонатов. Все катионы 
делят на 5 групп, анионы не классифицируются.

2) Кислотно -  основной метод. Оценивают отношение 
ртионов и анионов к соляной, серной, уксусной кислоте и 
Щелочам. Все катионы делят на 6  групп, анионы -  на 3 группы.
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3) Аммиачно - фосфатный метод. Отношение катионов (5 
групп) и анионов к раствору гидрофосфат аммония, 
насыщаемого аммиаком, катионы — к азотной кислоте.

Сульфидная классификация, предложенная еще Н. А. 
Меншуткиным, основана на различной растворимости 
сульфидов, карбонатов и хлоридов. По этой классификации все 
катионы делят на пять аналитических групп. Сероводородный 
метод анализа, основанный на сульфидной классификации, 
имеет два основных недостатка: токсичность сероводорода 
требует специально оборудованных химических лабораторий; 
выполнение анализа отнимает много времени. Классическая 
сульфидная классификация катионов основана на свойствах 
сульфидов катионов.

1.Сульфидная классификация
ГРУППЫ КАТИОНОВ

I II III IV V
К+, Na+ Са+2, Sr+2, А1+3, Cr+3,F e‘3, Cu+2, Ag+2, As(III),

Ва+2 Co+2 ,Ni+2 ,Mn+2, Pb 2, Hg+2, As(V)
Mg+2 Z n 2 Bi+3, Ni+2, Sb(III),

Mn+2, Sb(V)
сульфиды Zn+2, Snai),

сульфиды раствори нерастворимы в Sn (V)
м ы е Н20 , но сульфиды
н 2о растворимы в не раствори-

разбавлен. растворимы мы в
кислоте в (NHa)2S (NH,)2S

ГРУППОВЫЕ РЕАГЕНТЫ
НЕТ раствор раствор (N H ^S раствор H2S в

№ ) 2с о 3 (NH4OH+NH4CI) рН=0,5 Присутст
NH4OH+N -вии 0,3
H4CI мНС1

Сульфидная система анализа катионов. В основе 
классической сульфидной системы качественного анализа 
лежит растворимость сульфидов, хлоридов и карбонатов. На 
основании различной их растворимости катионы элементов 
делятся на пять аналитических групп.
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К первой аналитической группе относятся катионы 
щелочных металлов: К+, Na~, а также катионы NH4+ и Mg2t. Она 
не имеет общего (группового) реагента. Каждый катион этой 
группы открывается своими характерными реакциями, 
проводимыми в определенной последовательности.

Вторая аналитическая группа включает катионы 
щелочноземельных металлов: Ва2+, Sr2*, Са2+. Они осаждаются 
общим групповым реагентом -  карбонатом аммония (NH4 )2 C 0 3  

в аммиачном буферном растворе (смеси NH4 OH и NH4 CI) в 
виде нерастворимых в воде карбонатов МеС03. Катионы второй 
аналитической группы не осаждаются сульфидом аммония и 
сероводородом.

К третьей аналитической группе относятся катионы А13+, 
Сг3", Fe3+, Fe2+, Ni2” Со2+, Mn2+, Zn2+ и др. Они осаждаются из 
нейтральных или щелочных растворов (pH = 7-9) общим 
групповым реагентом - сульфидом аммония (NHO2 S в виде 
нерастворимых в воде сульфидов и гидроксидов.

Третья группа катионов подразделяется на две подгруппы. 
В первую подгруппу входят катионы А13+, Сг3' и др., не 
рассматриваемые в данном пособии. Катионы этой подгруппы 
осаждаются групповым реагентом -  сульфидом аммония 
(NFLt^S в аммиачном буферном растворе в виде гидроксидов.21 21 \  | 1 ■ 2+Вторая подгруппа -  ионы Mn , Fe т, Fe , Со*г, Ni , Zn и др. 
Катионы этой подгруппы осаждаются групповым реагентом -  
сульфидом аммония (N H ^S в виде сульфидов.

Катионы третьей аналитической группы не осаждаются 
сероводородом из кислого раствора в виде сульфидов.

К четвертой аналитической группе катионов относятся 
ионы Cu2+, Cd2+, Hg2+, Bi3+, As3+, As5+, Sb5+, Sb3  , Sn2+, Sn4+ и др. 
Все катионы четвертой группы осаждаются сероводородом в 
кислой среде при pH 0,5 в виде сульфидов. Сульфиды их 
практически нерастворимы в воде и в разбавленных 
Минеральных кислотах. Общий групповой реагент- сероводород 
H*S в присутствии соляной кислоты. На основании различной 
растворимости сульфидов четвертой группы в растворе 
Сульфида натрия Na2 S, а также в растворе полисульфида 
щмония (NH4 )2 S, четвертую группу подразделяют на две
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подгруппы: подгруппу меди, включающую катионы Cu2+, Cd2+, 
Hg2+, Bi3+ и др., и подгруппу мышьяка, включающую катионы 
As+3, As+5, Sb+3, Sb+5, Sn2+, Sn 4 и некоторые другие. Сульфиды 
подгруппы меди не растворяются в растворе сульфида натрия и 
в растворе полисульфида аммония. Сульфиды подгруппы 
мышьяка хорошо растворяются в сульфиде натрия с 
образованием тиосолей.

Тиосоли представляют собой соли соответствующих 
тиокислот, последние образуются при замещении ионов 
кислорода в кислородных кислотах ионами серы. Например, 
при замещении ионов кислорода ионами серы в мышьяковой 
кислоте H3ASO4  получается тиомышьяковая кислота H3 ASS4 ; в 
сурьмяной кислоте -  тиосурьмяная кислота H3 SbS4  и т. д. При 
действии на осадок сульфидов катионов пятой группы суль
фидом натрия Na2S получаются тиосоли, например:

SnS2  + Na2S = Na2 SnS3 тиостаннат натрия 
Sb2 S3  + 3Na2S = 2Na3 SbS3  тиостибат натрия 
Тиосоли хорошо растворимы в воде и поэтому легко 

отделяются от осадка сульфидов подгруппы меди 
фильтрованием.

К пятой аналитической группе катионов относятся ионы 
Ag+, [Hg2]2+, Pb2+ и др. Хлориды их нерастворимы в воде и в 
разбавленных кислотах. Групповой реагент - 2 н. раствор 
соляной кислоты.

Деление катионов на пять аналитических групп значительно 
упрощает проведение анализа и дает возможность, действуя 
групповыми реагентами в определенной последовательности, 
проводить систематический анализ смесей катионов.

Систематический ход анализа катионов в сульфидной 
системе начинается с осаждения катионов пятой группы 2  н. 
раствором соляной кислоты и последующим отделением и 
определением состава осадка хлоридов. Затем осаждается 
четвертая аналитическая группа катионов действием 
сероводорода в солянокислой среде. Выпавший осадок сульфи
дов отфильтровывают, промывают и анализируют. После 
отделения катионов пятой и четвертой групп осаждаются и 
отделяются катионы третьей аналитической группы. Осаждение
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ведут свежеприготовленным раствором сульфида аммония в 
аммиачно-буферном растворе при pH = 7-9. Выпавший осадок 
гидроксидов и сульфидов отфильтровывают и анализируют на 
катионы третьей группы.

Аммиачно-фосфатная система анализа катионов
Аммиачно-фосфатная система анализа катионов 

разработана и апробирована на кафедре аналитической химии 
МХТИ имени Д. И. Менделеева. В этой системе все катионы 
делят на пять аналитических групп.

К первой аналитической группе относятся катионы Na+, К+ 
и NH4 1", не имеющие группового реагента.

Ко второй аналитической группе относятся катионы Ва2+, 
Sr2 , Са2+, Mg2+, Fe2+, Fe3+, Mn2+, Al3+, Cr3+, и Bi3+, осаждаемые в 
виде фосфатов групповым реактивом - гидрофосфатом аммония 
(NHO2HPO4 в сильной аммиачной среде. В зависимости от 
отношения фосфатов к уксусной кислоте вторая аналитическая 
группа катионов делится на две подгруппы. К первой подгруппе 
относятся катионы Ва2+, Sr2T, Са2+, Mg2+, Мп2+ и Fe2+, фосфаты 
которых растворимы в уксусной кислоте. Ко второй подгруппе 
относятся катионы Fe , А1 , Сг и Bi , фосфаты которых 
нерастворимы в уксусной кислоте.

К третьей аналитической группе относятся катионы Си2+,
2   ̂j  ̂| 2 + ^ 1, Cd‘ , Со' , Ni и Zn'T, фосфаты которых растворимы в 

растворе аммиака с образованием аммиакатов типа [Me
(NH3)nI2+.

К четвертой аналитической группе относятся катионы Sn2+, 
Sn4  , Sb3+, Sb5 , As3+, As5+. И оны  олова и сурьмы при нагревании 
с азотной кислотой образуют нерастворимые осадки 
метаоловянной H2 Sn0 3  и метасурьмяной HSb0 3 кислот. 
Соединения мышьяка (III) при нагревании с азотной кислотой 
окисляются до мышьяковой кислоты H2 A s04. В процессе 
образования метаоловянной кислоты H2 Sn0 3 из анализируемого 
раствора адсорбируются фосфат-анионы ГО3 ' 4  и арсенат-анионы 
As0 34, которые оказываются в осадке катионов четвертой 
Группы в виде адсорбционного соединения метаоловянной 
Кислоты с мышьяковой и фосфорной кислотами.
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К пятой аналитической группе относятся катионы Ag+, 
[Hg2]2f и Pb2+, осаждаемые соляной кислотой в виде 
малорастворимых хлоридов. По числу определяемых катионов 
аммиачно-фосфатная система анализа аналогична кислотно
щелочной системе, но по методике проведения анализа она 
сложнее, и экспериментатор имеет меньше возможностей для 
проведения дробных реакций, ускоряющих ход анализа.

По кислотно-щелочной системе анализа катионов, 
внедренной в практику учебной работы педагогических 
институтов С. Д. Бесковым и О. А. Слизковской, катионы 
металлов на основании их отношения к соляной и серной 
кислотам, а также к растворам едких щелочей и аммиака делят 
на шесть аналитических групп.

Кислотно-основная классификация основана на 
различной растворимости гидроксидов, хлоридов, сульфатов. 
Групповыми реактивами этого метода являются растворы 
кислот и оснований. В основе кислотно- основной 
классификации катионов, предложенной С.Д. Бесковым и О.А. 
Слизковой, лежит их различное отношение к кислотам, 
щелочам и аммиака.

По кислотно-основной классификации катионы делят на 
шесть аналитических групп

Выполнение анализа по кислотно-основной схеме имеет 
определенные преимущества:

• используются кислотно-основные свойства элементов, 
способность к комплексообразованию, амфотерность 
гидроксидов, что обусловлено их положением в периодической 
системе элементов Д. И. Менделеева;

• исключается токсичное действие сероводорода;
• сокращаются затраты времени на анализ минимум на 30- 

40 % по сравнению с сульфидной системой анализа.
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2.Кислотно-основная классификация катионов
№

груп
пы

Катионы Название
группы

Г рупповой 
реагент

Характеристика
группы

I К", Na+, 
N H /

Растворимая Нет
группового

реагента

Хлориды, 
сульфаты, 
гидроксиды 
растворимы в воде

II Ва2+, Sr"+, 
Ca2+

Сульфатная 2М H2S 0 4 Образование 
малорастворимых 
в воде и кислотах 
сульфатов

III А Г , Cr3+, 
Zn2+, Sn2+, 
Sn4+, As3+, 

As5+

Амфолитная 2М NaOH Образование 
растворимых 
солей типа 
NaA102, Na2Zn02, 
NaCr02, Na2Sn02

IV Fe2", FeJ+, 
Mn2+, 

Mg2+, Bi3+, 
Sb3+, Sb5+

Гидроксидная 2М NaOH Образование
малорастворимых
гидроокисей

V Cu2+, Cd2", 
Co2t, Ni2+, 

Hg2+

Аммиакатная 2 M NH 4OH
(избыток)

Образование 
растворимых 
комплексов -  
аммиакатов

VI Ag+, Pb2+, 
[Hg22+]

Хлоридная 2МНС1 Образование
малорастворимых
хлоридов

Недостатком этой классификации является некоторая 
нечеткость в разделении катионов на аналитические группы. 
Так, ионы РЬ2г, относящиеся к I группе, осаждаются групповым 
реактивом в виде РЬС12  не полностью вследствие его 
значительной растворимости. Поэтому эти ионы частично 
переходят во II группу и осаждаются в виде PbS04. Некоторые 
операции этого метода достаточно трудоемки, например 
перевод сульфатов BaS04, SrS04, CaS04  в соответствующие 
карбонаты. Кислотно-основный метод (как и сероводородный) 
значительно осложняется присутствием Р0 4̂ ” -иона, поэтому
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при наличии этого иона приобретает определенные 
преимущества аммиачно-фосфатный метод.

Следует отметить и отрицательные стороны ее. Кислотно
щелочная система еще недостаточно разработана; она пока 
ограничивается анализом катионов, предусмотренных 
программой аналитической химии педагогических институтов. 
Требуется более глубокое исследование свойств гидроксидов 
катионов четвертой и пятой групп и условий их осаждения и 
разделения.

В исследуемом растворе может присутствовать не один 
катион, а несколько. Причем многие катионы дают сходные 
реакции и мешают открытию друг друга. Например, с 
гидротартратом натрия реагируют не только ионы калия, но и 
ионы аммония; с дигидроантимонатом калия реагируют ионы 
натрия и магния и т. д. Поэтому для открытия ионов калия 
необходимо сначала выяснить, есть ли в растворе ионы 
аммония.

2.1.3. Качественный анализ анионов.
Аналитическая классификация анионов по группам
Идентификацию анионов чаще всего проводят с 

использованием различных аналитических реакций, 
позволяющих открывать эти анионы: на ацетат-ионы (СНЗСОО- 
), бензоат-ионы (С6Н5СОО-), хлорид-, бромид-, иодид-, 
карбонат-, гидрокарбонат-, арсенит-, арсенат-, нитрат-, 
салицилат-, сульфат-, сульфит-, тартрат-, фосфат-, цитрат-ионы.

Аналитические группы обычно именуют по групповому 
реагенту.

1. Группа соляной кислоты; в нее входят Ag, Hg(I), Pb, Tl(l), 
которые образуют хлориды, малорастворимые в воде и кислых 
растворах, а также W, Nb, Та, образующие в этих же условиях 
малорастворимые гидраты оксидов.

2. Группа гидразина, в нее входят Pd, Ft, Au, Se, Те, которые 
восстанавливаются в кислом растворе; при отсутствии 
благородных металлов эта группа опускается, a Se и Те 
переходят в следующую.
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3. Группа сероводорода. Подразделяют на три подгруппы: а) 
меди - Си, Pb, Hg(II), Bi, Cd; образуют сульфиды, 
нерастворимые в полисульфиде аммония (NH4 )2 Sn; б) мышьяка - 
As, Sb, Sn; образуют тиосоли, растворимые в (NH4 )2 Sn; в) более 
редких элементов - Ge, Se, Те, Мо; образуют сульфиды, 
растворимые в (MH4 )2 Sn:

4. Группа (NH4 )2S - уротропина, элементы которой 
образуют сульфиды или гидроксиды, малорастворимые в 
аммиачном растворе (№[4 ) 2  S. Подразделяют условно на три 
подгруппы: а) элементы со степенью окисления +2-Со, Ni, Мп, 
Zn; б) элементы со степенью окисления + 3 - Fe, A l, Сг; в) др. 
элементы - Be, Ga, In, Sc, Y, La, Th, U, Ti, Zr, Hf, Nb, Та (при 
наличии катионов этой подгруппы предварительно отделяют 
элементы с высокими степенями окисления обработкой 
уротропином в слабокислой среде). К этой группе относят 
также V, W, образующие первоначально растворимые тиосоли, 
разрушающиеся при подкислении.

5. Группа (NH4 )2 C0 3; в нее входят Са, Sr, Ва, которые 
образуют карбонаты, малорастворимые в аммиачной среде, и не 
образуют осадков с описанными групповыми реагентами.

6 . Группа растворимых соединений, не образующих осадков 
со всеми указанными групповыми реагентами, - Li, Na, К, Mg, 
Rb, Cs. В учебных курсах нумерацию групп часто обращают, 
начиная ее с группы растворимых соединений.

Недостатки описанной схемы: плохое отделение Zn2+ от 
Cd2+, неточное разделение Sn2+, Pb2+, соосаждение некоторых 
сульфидов четвертой группы (Fe и Zn) с CuS, окисление 
сульфидов в растворимые сульфаты и др., а такж е  высокая 
токсичность H2 S. Имеются бессероводородные методы 
С и стем ати ческого  качественного анализа. К ним относятся 
Методы с применением заменителей H2 S, дающих ион S ' в 
Водных растворах (тиомочевина, тиоацетамид. тиосульфат), и 
Н аиболее распространенные методы без иона S2': кислотно
щелочной, аммиачно-фосфатный, гидразин-гидроксиламиновый, 
фторидно-бензоатный и др.
< Например, в кислотно-щелочном методе катионы разделяют 
■а группы малорастворимых хлоридов или сульфатов,
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амфотерных гидроксидов, нерастворимых в щелочах 
гидроксидов, амминокомплексов, растворимых в воде солей. 
Полные схемы систематического качественного анализа 
осуществляются редко. Обычно их используют частично в 
соответствии с конкретным набором ионов, для разделения 
ионов металлов в количественном анализе, а также в учебных 
курсах аналитической химии, качественный анализ смесей 
неметаллов (исключая анализ орг. веществ) осуществляют 
путем идентификации анионов в водных и водно-органических 
средах. На сегодняшний день аналитическая классификация 
анионов по группам, в отличие от классификации катионов, 
разработана не столь подробно. Анионы не имеют 
общеустановленного разделения на группы, число которых 
значительно варьирует в разных схемах анализа. Обычно 
анионы классифицируют по признаку растворимости 
солей(табл. 1) и по признаку окислит.-восстановит. активности 
(табл. 2).
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Групповые реагенты в анализе анионов служат только для 
их обнаружения (в отличие от катионов, где такие реактивы 
служат и для разделения). Для отделения катионов, мешающих 
обнаружению анионов, анализируемый раствор предварительно 
обрабатывают 1 М раствором соды для осаждения карбонатов, 
гидроксокарбонатов и гидроксидов тяжелых металлов (на 
карбонат-ион, возможно имеющийся в пробе, проводят 
предварит, испытание). При наличии в анализируемом веществе 
ионов, для которых существуют селективные реагенты, их 
обнаружение проводят из исходного раствора с помощью 
характерных индивидуальных реакций (дробный метод). При 
этом обычно сначала изолируют мешающие компоненты 
осаждением или маскированием, а затем специфических 

; реакцией идентифицируют искомый ион. Основой для создания 
дробного анализа послужило получение большого набора 
Органических реагентов на ионы неорганических веществ, а 
Также разработка техники капельного анализа. Разработан 
дробный метод полного качественный анализкатионов и 
1НИОНОВ. Техника проведения качественный анализ развивается 
В направлении отказа от макрометодов и перехода к полумикро- 
(100 -10  мг), микро- ( 10-0,1 мг) и ультрамикрометодам (менее
0,1 мг). Полумикроанализ широко применяют в учебной работе;
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микро- и ультрамикроанализ - при исследовании биологических 
объектов, а также в электронной технике, особенно 
полупроводниковой, и радиохимии.

1. Что должен знать студент
1. Цель количественного анализа: установление количест

венного состава и его идентичности эталонному образцу.
2. Классификация:
• Химические: гравиметрические, объёмные
• Инструментальные: физические, физико -  химические.
3. Принципы количественных определений:
• Измерение количества продукта химической реакции
• Измерение объёма реагента израсходованного на 

химическую реакцию.
• Измерение физических свойств определяющих веществ 

или продуктов их замещения.
1. Три типа весовых определений: метод отгонки, 

выделения и осаждения.
2. Операции гравиметрии:
•  Отбор средней пробы
•  Расчёт навески
•  Растворение
•  Осаждение
•  Фильтрование, промывание
•  Высушивание, прокаливание
•  Взвешивание
•  Расчёт

2.Блок самоконтроля и ситуационные задачи
1. Классификация методов количественного анализа.
2. Требования к реакциям, применяемым в количественном 

анализе.
3. Виды ошибок количественного анализа.
4. Классификация и сущность гравиметрических методов, 

три типа химиогравиметрических определений.
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5. Требования к окислителю и осадителю осаждаемой 
формы анализируемого вещества.

6 . Расчет результата анализа, преимущества и недостатки 
гравиметрии.

7. В чем необходимость взятия 1,5 кратного избытка 
растворителя, осадителя, окислителя.

8 . Выберите осадитель для полного осаждения катионов 
бария и железа (III).

9. Точность технических, электронных и аналитических 
весов.

2.2. СИСТЕМАТИЧЕСКИЙ И ДРОБНЫЙ АНАЛИЗ

2.2.1. Систематический анализ.
Полный анализ исследуемого объекта можно провести, 

соблюдая определенную последовательность обнаружения 
индивидуальных ионов. Такой метод называют 
систематическим анализом.

При выполнении систематического анализа из 
анализируемой смеси выделяют отдельные группы ионов. 
Поэтому для исследования берут одну большую пробу 
анализируемого раствора.

Разделение ионов на группы выполняют в определенной 
последовательности. Для этого используют сходства или 
различия свойств ионов в отношении действия групповых 
реактивов. Группы ионов подразделяют на подгруппы, а затем в 
пределах данной подгруппы разделяют индивидуальные ионы и 
обнаруживают их при помощи характерных реакций.

Другими словами, при систематическом ходе анализа 
прибегают к обнаружению индивидуальных ионов после того, 
как все другие ионы, реагирующие с избранным реактивом, 
будут отделены от них действием групповых реактивов.

Для разделения ионов на группы применяют различные 
Методы:

1) осаждение ионов в виде малорастворимых соединений;
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2) восстановление ионов металлами в соответствии с их 
нормальными окислительно-восстановительными 
потенциалами;

3) избирательную адсорбцию ионов и другие методы.
При выполнении задания по этой теме необходимо знать 

сероводородную (сульфидную) и кислотно-основную 
классификации катионов на аналитические группы и групповые 
реагенты, уметь писать уравнения реакций в ионном виде 
катионов металлов соответствующих групп с этими реагентами. 
При написании реакций обнаружения катионов обратить особое 
внимание на условия их выполнения и мешающее действие 
других ионов.

Пример: Смесь сухих солей: карбонат натрия (избыток), 
хлорид бария, хлорид хрома(Ш), нитрат никеля, нитрат серебра, 
арсенат натрия, нитрат меди, хлорид калия растворили в воде. 
Какие соединения будут в осадке, какие ионы будут в растворе? 
Составьте схему анализа.

Решение.
Рассмотрим, какие ионы находятся в растворе при 

диссоциации взятых солей:
Ь Г а я С : 0 ;з.-~ > М 'а * ' 1 -  С О а А  
В  -f- 2СЭ,'
ст*-сд:Г~>О гэ* t з а -
№ ( № J 3) j - - > N r H -+• Ж С ^ '  
A g N O y ' ” > A a + i -  И О з  
M ^ ■ч„ 4  ,?X'I icS* +
’77 t.jt (1-T O  4

+• c r
Рассмотрим возможные взаимодействия между ионами, 

приводящие к образованию осадков:

Выпадение в осадок Ag2C 03 маловероятно, так как 
растворимость AgCl меньше.
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В осадке могут быть также N iC03 и (Си0Н)2С 0 3 После 
составления схемы анализа необходимо написать реакции 
разделения, реакции перевода осадков в раствор и реакции 
обнаружения в ионном виде присутствующих в смеси катионов. 
Окислительно-восстановительные реакции необходимо 
составлять электронно-ионным методом.

Отсюда следует, что нельзя проводить реакции на 
отдельные ионы в произвольно выбранной последовательности. 
Их нужно комбинировать таким образом, чтобы к тому времени, 
когда мы приступаем к «открытию» какого-либо иона, все ионы, 
мешающие опыту, были бы удалены. Последовательность 
реакций, удовлетворяющая этому требованию, называется 
систематическим ходом анализа, при котором катионы 
отделяются не по одному, а целыми группами. Применение 
групповых реагентов и осаждение элементов целыми группами 
имеет большое значение. При этом сложная задача анализа 
катионов или анионов распадается на ряд более простых задач. 
Кроме того, если какая-нибудь группа катионов отсутствует, то 
групповой реагент укажет нам это. Однако применение 
групповых реагентов во многих случаях связано с длительными 
и кропотливыми операциями осаждения, фильтрования, 
промывания осадков, повторного растворения и т. д., 
занимающими много времени. Поэтому в настоящее время 
больше уделяется внимания дробным реакциям, т. е. таким 

i реакциям, при помощи которых можно обнаружить 
интересующий нас ион в присутствии других ионов. Для 
проведения дробных реакций требуются специфически или 
избирательно действующие реагенты.

Поэтому дробное открытие ионов производится обычно в 
два приема: сначала путем подходящих реакций выделяют 
определяемый ион или же маскируют ионы, мешающие его 
открытию, а затем с помощью характерной реакции 
убеждаются в присутствии определяемого иона и 
приблизительно (на глаз) определяют его количество (очень 
много, много, мало, следы).

Приоритет в создании дробного анализа принадлежит 
советским химикам. Особенно много сделал в этой области Н.

63



А. Тананаев, который в 1950 г. издал книгу «Дробный анализ». 
Этот вид анализа выгодно отличается от систематического ана
лиза быстротой своего выполнения. Он позволяет открывать 
ионы, минуя длительные операции последовательного 
отделения одних ионов от других. Особенно большое значение 
дробный анализ имеет при определении ограниченного числа 
ионов, содержащихся в смеси, состав которой приблизительно 
известен. В этом случае нет необходимости в полном анализе 
исследуемого образца, требуется лишь установить наличие или 
отсутствие в нем определенных компонентов. Дробные реакции 
легко воспроизводимы, их можно повторять несколько раз.

2.2.2. Дробный анализ
Метод анализа, основанный на применении реакций, при 

помощи которых можно в любой последовательности 
обнаружить искомые ионы в отдельных порциях исходного 
раствора, не прибегая к определенной схеме систематического 
хода обнаружения ионов, называют дробным анализом.

Для обнаружения индивидуальных ионов, как было 
показано выше, берут отдельную порцию исследуемого 
раствора и приливают к нему при определенных условиях 
реактив, специфически реагирующий с обнаруживаемыми 
ионами. Применяя специфические реакции и используя 
отдельные порции исходного раствора, можно обнаружить 
ограниченное число ионов, так как для открытия отдельных 
ионов не всегда удается подобрать специальный реактив, 
который дает характерный осадок или окрашивание только с 
определяемыми ионами. Задача значительно затрудняется в 
присутствии посторонних ионов, которые могут давать 
аналогичные продукты реакции или вызывать другие 
затруднения в процессе анализа. Особенно усложняется анализ 
в тех случаях, когда концентрация посторонних ионов 
значительно превышает концентрацию обнаруживаемых ионов. 
Поэтому очень часто при анализе сложных смесей из отдельных 
порций исследуемого раствора предварительно выделяют 
искомые ионы, а затем с помощью характерных реакций 
доказывают их присутствие.
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Метод анализа, основанный на применении реакций, при 
помощи которых можно в любой последовательности 
обнаружить искомые ионы в отдельных порциях исходного 
раствора, не прибегая к определенной схеме систематического 
хода обнаружения ионов, называют дробным анализом.

Метод дробного анализа детально разработан Н. А. 
Тананаевым. Метод заключается в том, что отдельные 
небольшие пробы исследуемого раствора обрабатывают такими 
реактивами (или смесями нескольких реактивов), чтобы 
устранить влияние всех ионов, мешающих открытию искомых 
ионов. Например, осаждают мешающие ионы в виде 
малорастворимых осадков. Выпавший осадок отфильтровывают 
и в фильтрате открывают искомые ионы при помощи 
характерных реакций. При этом порядок обнаружения катионов 
или анионов не имеет особого значения. При дробном методе 
анализа в первую очередь используют высокочувствительные 
специфические реактивы, позволяющие открывать данный ион 
в присутствии других. Такой метод не требует много времени и 
позволяет открывать те или иные ионы, минуя длительные 
операции последовательного отделения одних ионов от других. 
Дробный анализ дает возможность быстро определять 
ограниченное число (от одного до пяти) ионов, содержащихся в 
смеси, состав которой приблизительно известен. В этом случае 
нет необходимости в полном качественном анализе 
исследуемого образца, требуется лишь установить присутствие 
или отсутствие в нем определенных компонентов.

2.2.3. Дробное осаждение
Это последовательное осаждение и разделение катионов, 

основанное на различии значений Ks их осадков.
Например, Петерсон, исходя из величин Ks сульфатов, 

карбонатов и оксалатов катионов III группы, предложил 
следующие способы их разделения:

1 .Осадить и отделить карбонаты III группы и растворить их 
в уксусной кислоте.
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Величина Ks
s o 42' СО з2- С20 42'

Ва2' 1,1 • КГ1и 4 10’1и 1,7 • 10'7
Sr24' 2,8 • 1 (Г7 1,7 ■ 1(ГУ 1,4 ■ 10'7
Са^ 6 ■ 10‘5 3,8 ■ 10у 2,5 • 10'у

2.К смеси катионов III группы добавить смесь осадителей
сульфата и карбоната аммония, разделив осадок от раствора. На 
осадок действуют уксусной кислотой.

Са3+ ( Ш 4)2СОз 1 СаСОз
S r "  +  I  _ »  SrC0 3 +  CH3COQH - »
Ва2+ CNH<)aSO< j  B aS0 4

_l_2 23.К центрофугату, содержащему ионы Ca и Sr , 
действуют смесью осадителей аксалата карбоната аммония. К 
осадку добавляют СН3СООН.

С и * ' (М Н * )3 С У Л  1 С а С * О и

> Sr2* + J * SrCOj + CHjOOOTJ—
4.Из центрофугата открывают катион стронция, действуя

гипсовой водой.
+ CnSOl, —> SrSO, 1 

гипсовая вод а

Заключение: В соответствии с величинами Ks сначала
+ 2осаждают и разделяют BaS04, затем СаС20 4, в конце Sr 

открывают гипсовой водой.

2.2.4. Способы выполнения качественных реакций
По способу выполнения различают пробирочные, 

микрокристаллоскопические и капельные реакции. 
Большинство реакций осуществляют пробирочным методом.

Пробирочный метод состоит в том, что реактивы 
смешивают в специальных (центрифужных) пробирках. В них 
наблюдают образование осадков, окрашенных соединений, 
выделение газов. В пробирках же производят 
центрифугирование осадков, чтобы впоследствии отделить 
центрифугат от осадка для дальнейших операций.

Микрокристаллоскопические реакции позволяют 
обнаружить ионы, которые при взаимодействии с
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соответствующими реактивами образуют соединения, имеющие 
характерную форму и окраску кристаллов. Изучение 
полученных кристаллов проводят с помощью микроскопа. Эти 
реакции выполняют на тщательно вымытом и обезжиренном 
стекле. Техника выполнения реакции состоит в том, что каплю 
раствора анализируемого вещества помещают на предметное 
стекло, рядом наносят каплю реактива соединяют обе капли 
стеклянной палочкой, не перемешивая растворы. Через 
несколько минут рассматривают под микроскопов образовав
шиеся в месте соприкосновения капель кристаллы.

Микрокристаллоскопические реакции, как правило, имеют 
достаточно низкий предел обнаружения. Для его понижения 
каплю исследуемого раствора подсушивают или упаривают и 
только после этого добавляют реактив. Техника выполнения 
микрокристаллоскопических реакций для разных ионов 
различна.

Достоинствами этого метода также являются малый расход 
исследуемого вещества и реактива, быстрота и простая техника 
выполнения реакций. Недостаток метода -  необходимость 
предварительного удаления из анализируемого раствора всех 
ионов, мешающих образованию характерных кристаллов.

Капельным анализом выполняют как реакции обнаружения, 
так и реакции разделения. Проводят анализ на фильтровальной 
бумаге. Одним из главных достоинств этого метода является 
низкий предел обнаружения, основанный на капиллярных и 
адсорбционных явлениях, происходящих в волокнах 
фильтровальной бумаги. Ионы отличаются друг от друга 
скоростью диффузии по капиллярам и способностью 
адсорбироваться. Поэтому при нанесении капли раствора на 
фильтровальную бумагу происходит накопление и разделение 
ионов по концентрическим зонам, в которых эти ионы могут 
быть обнаружены соответствующими реактивами. Так как 
каждый ион попадает в «свою» зону, его концентрация по 
сравнению с исходной увеличивается, этим и объясняется 
повышение чувствительности реакции.

Разделение ионов по зонам позволяет открывать данный 
ион без предварительного отделения его от других ионов.
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Таким образом, в условиях капельного анализа неспеци
фическая реакция становится специфической. Для гарантии 
полного разделения ионов по зонам часто на фильтровальную 
бумагу предварительно наносят «подстилку» -  каплю реагента, 
который дает с мешающими ионами труднорастворимые 
соединения, сосредотачивающиеся в центре.

Капельный анализ дает возможность анализировать смеси 
ионов дробным методом, что сокращает время анализа и 
затрачиваемый объем реагирующих веществ.

Для выполнения реакции капиллярной пипеткой набирают 
такой объем исследуемого раствора, который удержи
вается капиллярными силами (капля не должна висеть на 
кончике капилляра). Затем вертикально поставленный капилляр 
плотно прижимают к листу фильтровальной бумаги, при этом 
на бумаге должно получиться влажное пятно диаметром в 
несколько миллиметров. Затем пипетку быстро удаляют, а к 
центру влажного пятна, соблюдая те же правила, прикасаются 
другой капиллярной пипеткой с соответствующим реактивом.

Если анализ не требует разделения ионов, капельные 
реакции можно выполнять на предметном или часовом стекле и 
на капельной пластинке.

1. Блок самоконтроля и ситуационные задачи
1.В каком случае образуется более чистый 

крупнокристаллический осадок сульфата бария по сравнению с 
осадком, полученным при осаждении серной кислотой?

2.Какой реагент -  K2C20 4, Na2C20 4 , Н2С20 4 или (NH4)2C20 4
-  целесообразно использовать при осаждении оксалата 
кальция?

3. Какие требования предъявляются к осаждаемой и 
гравиметрической формам?

4. От каких факторов зависят размер и число частиц осадка?
5. Какие требования предъявляются к осадителю в 

гравиметрическом анализе?
6.Какую массу Fe30 4 следует взять для получения 0,200 г 

Fe20 3 . Ответ: 0,19 г.
! 7.Вычислить фактор пересчета для вычисления массы HF, 

определяемого по схеме: HF -» CaF2 -> CaS04. Ответ: 0,2939.
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8 .Из навески 1,2250 г суперфосфата получили прокаленный 
осадок CaS04 массой 0,3756 г. Вычислить массовую долю (%) 
Са3(Р04)2 в суперфосфате. Ответ: 23,29%.

9.Навеску фосфорной кислоты массой 0,1182 г растворили в 
воде и на ее титрование по фенолфталеину израсходовали 22,18 
мл 0,1 М NaOH (К=0,9519). Определить массовую долю (в %) 
фосфорной кислоты в пересчете на Р20 5. Ответ: 87,52% Н3Р 04; 
63,39% Р20 5.

Ю.Вычислить массовую долю (%) свободного S 0 3 в олеуме, 
если на титрование 1,200 г олеума в присутствии метилового 
оранжевого израсходовано 49,25 мл 0,5202 М NaOH. Ответ: 
20,85%.

11 .Какую массу КН2Р 0 4 нужно взять на анализ, чтобы на 
титрование ее с фенолфталеином потребовалось 20,00 мл 0,1 М 
КОН. Ответ: 0,2700 г.

12.На титрование раствора, содержащего 3,158 г 
технического КОН, израсходовали 27,45 мл раствора НС1 
[T(HCl/NaOH)=0,07862]. Вычислить массовую долю (в %) КОН 
в образце. Ответ-. 95,86%.

13.Навеску Н2С20 4 • 2Н20  массой 0,600 г растворили в 
мерной колбе вместимостью 100,0 мл. На титрование 20,00 мл 
полученного раствора израсходовали 18,34 мл NaOH. 
Определить молярную концентрацию раствора NaOH и его титр 
по Н2С20 4. Ответ: 0,1038; 0,004673 г/мл.

14.К 50,00 мл раствора НС1 (К=0,9500 к 0,2 н) прибавлено
25.00 мл раствора NaOH неизвестной концентрации. При этом 
среда раствора осталась кислой. На титрование оставшейся 
кислоты затрачено 2,50 мл раствора КОН (К=1,2780 к 0,1 н). 
Определить K(NaOH). Ответ: 0,7344 к 0,5 н.

15.На титрование раствора, полученного разбавлением
1.000 мл H2S 04 плотностью 1,716 г/см3, расходуется 49,00 мл 
раствора NaOH (К=1,1280 к 0,5 н). Вычислить массовое 
содержание S 0 3 в образце (в %). Ответ: 64,48%.

16.Навеска калийной щелочи массой 7,6240 г растворена в 
мерной колбе на 500,0 мл. На титрование 25,00 мл полученного 
раствора расходуется 32,20 мл НС1. T(HC1/Na20 ) = 0,006442. 
Вычислить массовое содержание КОН в образце (в %). Ответ: 
98,52%.
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ГЛАВА 3. ЗАКОН ДЕЙСТВУЮЩИХ МАСС И ЕГО 
ПРИМЕНЕНИЕ В АНАЛИТИЧЕСКОЙ ХИМИИ

3.1. РАВНОВЕСИЕ В ГАМОГЕННОЙ СИСТЕМЕ

3.1.1. Закон действующих масс и его применение 
в аналитической химии

ЗДМ является одним из основных законов химии, который 
выражает общий философский вопрос единства и борьбы 
противоположностей. Описывает взаимосвязь между концент
рацией реагирующих веществ а скоростью химической реакции 

V,
тА + ПВ ХС + yD

V2
Сущность ЗДМ. Отношение произведения равновесных 

молярных концентраций продуктов на произведение 
исходных реагентов — величина постоянная при данной 
температуре и давлении.

Скорость химической реакции зависит от концентрации 
реагирующих веществ

Vn = Vn Rn[A][B] = Ro[C][D]
[£][£>]Vnp = Rn[A ][B ]^ = y ^  (1)

Vo6p=Ro[C][D]

В момент Vo6p=Vnp устанавливается химическое 
равновесие, которое не статическое, а динамическое (т.е. 
подвижное). Его модно сдвинуть в ту или другую сторону, 
изменив концентрацию реагентов (принцип Ле-Шателье). По 
величине константы химического равновесия можно сделать 
вывод о преобладании прямой или обратной реакции в системе.

При К>1 числитель (произведение концентрации продуктов 
реакции) больше знаменателя (произведении конц. исходных 
реагентов) и следовательно, в этом случае преобладает прямая 
реакция.

При К < 1 преобладает обратная реакция.
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При проведении анализа очень важно, чтобы химические 
реакции проходили до конца и давали количественно полный 
выход. Используя ЗДМ и принцип Ле-Шателье, можно добиться 
желаемого эффекта.

Пример. (NH4)2C 03, используемый для осаждения катионов
II группы в воде гидролизируется

(NH4)2C 03 + Н20  = NH+4 + НСО*з + NH4OH 
к  [NH;)[Hcd,\[NH<OH\ v z  

[ M f 4]2C 0 3] [ t f 20 ]

Значение К велико и свидетельствует о том, что 
значительная часть карбоната аммония превратилась в 
гидрокарбонат, а (Ва(НС03)2) гидрокарбонаты катионов II 
группы растворимы в воде, следовательно, если катионы II 
группы осаждать водным раствором, осаждение будет не 
полным. Увеличив концентрацию одного из продуктов в 10 раз, 
можно сдвинуть реакцию гидролиза назад и добиться полного 
осаждения II гр.

ЗДМ нашло самое широкое применение в аналитической 
химии к различным аналитическим реакциям:

1. К реакциям осаждения для предсказания образования 
осадка,

2. Кислотно-основным равновесиям (для предсказания 
степени протекания реакции гидролиза и вычислении pH 
растворов),

3. К реакциям окисления восстановления,
4. К реакциям комплексообразования, в которых ЗДМ 

позволяет рассчитывать концентрации продуктов реакции и 
направление аналитических реакций.

Уравнение (I) справедливо только для идеальных, т.е. очень 
разбавленных растворов или растворов слабых электролитов, в 
которых степень диссоциации не более 10-20% (закон 
разбавления Оствальда)

К = СН3СОО -> СН3СОО + Н+
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С - а С  (1—2  )С  1- а  

Более концентрированные растворы сильных электролитов 
этому закону не подчиняются по следующей причине.

3.1.2. Растворы как среда для проведения аналитических 
реакций. Классификация растворителей.

Растворы представляют собой сложные
многокомпонентные системы, в которых возможны 
разнообразные взаимодействия между молекулами 
растворенного вещества и растворителя. Характер этих 
взаимодействий зависит от их природы которые сильно влияют 
на аналитические свойства растворенного вещества. Механизм 
растворения зависит от степени ковалентности связи 
химического соединения. Если это связь полярная, то при 
взаимодействий с молекулами полярного растворителя 
происходит ее дальнейшая поляризация до ионной связи

- С ,  ^  ^

газ
Такое вещество при растворении распадается на ионы и 

проводит электрический ток. Если вещество имеет ковалентную 
связь, то при растворении распадается на молекулы и 
электрический ток не проводит. Каждый из образовавшихся 
ионов окружает себя более или менее прочной сальватной 
оболочкой, состоящей из молекул растворителя. Этот процесс 
называется сальватацией. Частным случаем сальватации 
является гидратация, (когда растворителем является вода). Эти 
ассоциаты, сольваты - называются также сальватокомплексами, 
т.к. образуются донорно- акцепторные связи, характерные 
комплексным соединениям.

Примеры: t°
[Со(Н20 )6]С12 -> [Со(Н20 )4]С12 + н2о 

розовое синее



{.Классификация растворителей
Растворители классифицируется по трем признаком:

1. Полярности молекул растворителя.
2. Ионизирующим свойствам.
3. Кислотно-основным свойствам.

1) Полярные свойства растворителя характеризуются 
величиной диэлектрической проницаемости е. Эта величина 
описывает влияние растворителя на взаимодействие 
электрических зарядов. По величине Е различают:

а) Полярные растворители 8 > 30. Формамид (109), метил 
формамид (162), Н20-78

б) Малополярные е от 10-30. Этанол (24) и др. высшие 
спирты, ацетон (20).

в) Неполярные в <10. Хлороформ (4), уксусн.кисл.(6,2), 
бензол (2,3)

2) По ионизирующим действиям делятся на:
а) Ионизирующие - это электро-донорные растворители, 

молекулы которых имеют неподеленную пару электронов Н20 : 
(CH3)2S=0

О
//

диметилформамид (CH3)2N -  С
\
Н

Эти растворители вызывают ионизацию вещества при его 
растворении.

б)неионизирующие растворители (молекула которых не 
имеет неподеленную пару электронов) СС14, С1-СН2-  CH2-CI, 
бензол, в них не происходит ионизация вещества при 
растворении.

3) Классификация по кислотно-основным свойствам 
основана на различном взаимодействии молекул растворителей 
с протонами.

а)Протогенные - это растворители, доноры протонов, сами 
они не принимают протоны. К ним относятся все кислоты.

б)Протофильные - растворители акцепторы протонов. 
Жидкий NH3 и органические основания, амины, пиридин и т. д.
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в) Амфипротонные -  растворители, способные как отдавать 
так и присоединять протоны

Н20  = FT + ()1Г Н20  + Н = Н30 ‘
Донор Акцептор

г) Апротонные - не являются ни донорами, ни акцепторами 
протонов СС14, С6Н6.

3.1.3. Равновесия в гомогенной системе.
здм устанавливает соотношение между массами 

реагирующих веществ в химических реакциях при равновесии, 
а также зависимость скорости химической реакции от 
концентрации исходных веществ. Закон действующих масс 
открыли в 1864 году норвежские ученые К.Гульдберг (1836- 
1902) и П.Вааге (1833-1900).

Слабые электролиты при растворении и расплавлении 
диссоциируют на ионы частично. Параллельно с процессом 
диссоциации идет обратный процесс -  ассоциация -  
образование молекул из ионов. В определенный момент 
времени скорости прямой и обратной реакций выравниваются, 
и наступает состояние химического равновесия. В данном 
состоянии система будет находиться столь долго, пока какое- 
либо внешнее воздействие не приведет к смещению равновесия. 
Состояние химического равновесия характеризуется константой 
равновесия.

Выведем выражение для константы химического 
равновесия, опираясь на понятия химической кинетики.

1. Запишем уравнение диссоциации слабого электролита в 
общем виде:

аА + ЬВ dD + еЕ.
2. Запишем уравнения для скорости прямой и обратной 

реакции через концентрации веществ:
vi=k\ [А]а[В]*,
V2 =ki [D]rf[E]e .

3. Состояние химического равновесия характеризуется 
равенством скоростей прямой и обратной реакции:

V ] =  V2 , ИЛИ

М А Г [В ]6= *2Р Й Е Г .
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4. Преобразуем последнее выражение, сгруппировав 
переменные величины (концентрации) в одной части 
выражения, а постоянные величины (константы скоростей) -  в 
другой:

[P]rf[E]e .* 1
[А]Я [В]Й fc2

5. Так как отношение констант скоростей есть величина 
постоянная, вводим новую константу, которая будет 
характеризовать состояние химического равновесия.

6 . На основании полученного выражения формулируем 
закон действующих масс. Для обратимой химической реакции в 
состоянии равновесия произведение равновесных концентраций 
продуктов реакции в степенях их стехиометрических 
коэффициентов, отнесенное к такому же произведению для 
исходных веществ, есть величина постоянная при данной 
температуре и давлении.

Константа химического равновесия есть величина 
постоянная при данной температуре и давлении; она не зависит 
от концентраций реагирующих веществ, а определяется лишь 
природой вещества и растворителя. Для слабых электролитов 
эта константа называется константой ионизации. Для сильных 
электролитов константа диссоциации не имеет смысла, так как 
данные вещества при растворении полностью диссоциируют на 
ионы.

Помимо константы ионизации силу электролита 
характеризует степень диссоциации. Степень диссоциации — это 
отношение числа распавшихся при диссоциации молекул на 
ионы, отнесенное к общему числу частиц растворенного 
вещества.

* Между степенью диссоциации и константой ионизации 
существует математическая связь, выражаемая законом 
разбавления Оствальда:
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если электролит слабый и степень диссоциации мала, то 
величиной а в знаменателе можно пренебречь по сравнению с 
единицей, в итоге получим упрощенное выражение закона 
разбавления Оствальда:

К = а 2С _
Закон разбавления Оствальда. При разбавлении слабого 

электролита степень его диссоциации увеличивается.

1 - а

Все химические реакции можно разбить на две группы: 
необратимые и обратимые реакции. Необратимые реакции 
протекают до конца -  до полного израсходования одного из 
реагирующих веществ. Обратимые реакции протекают не до 
конца: при обратимой реакции ни одно из реагирующих 
веществ не расходуется полностью. Это различие связано с тем, 
что необратимая реакция может протекать только в одном 
направлении. Обратимая же реакция может протекать как в 
прямом, так и в обратном направлениях.

Рассмотрим два примера.
Пример 1. Взаимодействие между цинком и 

концентрированной азотной кислотой протекает согласно 
уравнению:

Zn +  4Ш О, -  2п(НОэ)г +  2NOaf  +  2ИаО

При достаточном количестве азотной кислоты реакция 
закончатся только тогда, когда весь цинк растворится. Кроме 
того, если попытаться провести эту реакцию в обратном 
направлении -  пропускать диоксид азота через раствор нитрата 
цинка, то металлического цинка и азотной кислоты не 
получится -  данная реакция не может протекать в обратном 
направлении. Таким образом, взаимодействие цинка с азотной 
кислотой -  необратимая реакция.
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Пример 2. Синтез аммиака протекает согласно уравнению:
N* + Hh sfsds 2МН»

Если смешать один моль азота с тремя молями водорода, 
осуществить в системе условия, благоприятствующие 
протеканию реакции, и по истечении достаточного времени 
произвести анализ газовой смеси, то результаты анализа 
покажут, что в системе будет присутствовать не только продукт 
реакции (аммиак), но и исходные вещества (азот и водород). 
Если теперь в те же условия в качестве исходного вещества 
поместить не азото-водородную смесь, а аммиак, то можно 
будет обнаружить, что часть аммиака разложится на азот и 
водород, причем конечное соотношение между количествами 
всех трех веществ будет такое же, как в том случае, когда 
исходили из смеси азота с водородом. Таким образом, синтез 
аммиака -  обратимая реакция.

В уравнениях обратимых реакций вместо знака равенства 
можно ставить стрелки; они символизируют протекание 
реакции как в прямом, так и обратном направлениях.

Рис. Изменение скорости прямой и обратной реакции с 
течением времени.

На рис. показано изменение скоростей прямой и обратной 
реакций с течением времени. Вначале, при смешении исходных 
веществ, скорость прямой реакции велика, а скорость обратной 
ракцни равна нулю, По мере протекания реакции исходные 
вещества расходуются и их концентрации падают.

В результате этого уменьшается скорость прямой реакции. 
Одновременно появляются продукты реакции, и их 
концентрация возрастает. Вследствие этого начинает идти 
обратная реакция, причем ее скорость постепенно 
увеличивается. Когда скорости прямой и обратной реакций 
Становятся одинаковыми, наступает химическое равновесие.
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Так, в последнем примере устанавливается равновесие между 
азотом, водородом и аммиаком.

Химическое равновесие называют динамическим 
равновесием. Этим подчеркивается, что при равновесии 
протекают и прямая, и обратная реакции, но их скорости 
одинаковы, вследствие чего изменений в системе не заметно.

Количественной характеристикой химического равновесия 
служит величина, называемая константойхимического 
равновесия. Рассмотрим ее на примере реакции синтеза иодо- 
водорода:

Из 4- U *=* 2Ш
Согласно закону действия масс, скорости прямой и 

обратной реакций выражаются уравнениями:
* « Ы Н 1Р

При равновесии скорости прямой и обратной реакций равны 
друг другу, откуда

&,[HJ (Ы «  MHtj*
или

*«/*»— IHISVIHd 11*1
Отношение констант скорости прямой и обратной реакций 

тоже представляет собой константу. Она называется константой 
равновесия данной реакции (К):

!h ** К
Отсюда окончательно

[HIJVfHtl £Ы *  К

В левой части этого уравнения стоят те концентрации 
взаимодействующих веществ, которые устанавливаются при 
равновесии- равновесные концентрации. Правая же часть 
уравнения представляет собой постоянную (при постоянной 
температуре) величину.

Можно показать, что в общем случае обратимой реакции 
оА 4- +■ • ■ ■ «=* рР 4- <fQ +  • * •

константа равновесия выразится уравнением:
х  «  Ж 12Е

[Aju l 8 js . . .

Здесь большие буквы обозначают формулы веществ, а 
маленькие -  коэффициенты в уравнении реакции.
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Таким образом, при постоянной температуре константа 
равновесия обратимой реакции представляет собой постоянную 
величину, показывающую то соотношение между 
концентрациями продуктов реакции (числитель) и исходных 
веществ (знаменатель), которое устанавливается при 
равновесии.

Уравнение константы равновесия показывает, что в 
условиях равновесия концентрации всех веществ, участвующих 
в реакции, связаны между собою. Изменение концентрации 
любого из этих веществ влечет за собою изменения 
концентраций всех остальных веществ; в итоге 
устанавливаются новые концентрации, но соотношение между 
ними вновь отвечает константе равновесия. Численное значение 
константы равновесия в первом приближении характеризует 
выход данной реакции.

Например, при выход реакции велик, потому что при этом

т. е. при равновесии концентрации продуктов реакции 
много больше концентраций исходных веществ, а это и 
означает, что выход реакции велик.

В случае гетерогенных реакций в выражение константы 
равновесия, так же как и в выражение закона действия масс, 
входят концентрации только тех веществ, которые находятся в 
газовой или жидкой фазе. Например, для реакции

СОг +  С -  2 СО

константа равновесия имеет вид :
Л' — [СО]*ДСОг!

Величина константы равновесия зависит от природы 
реагирующих веществ и от температуры. От присутствия 
катализаторов она не зависит. Как уже сказано, константа 
равновесия равна отношению констант скорости прямой и 
обратной реакции. Поскольку катализатор изменяет энергию 
активации и прямой, и обратной реакций на одну и ту же 
величину, то на отношение констант их скорости он не 
оказывает влияния.
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3.1.4. Теория сильных злектролитов.
Общая и активная концентрация

В концентрированных растворах сильных электролитов 
имеется большое количество ионов, которые, взаимодействуя 
между собой, мешают их свободному движению, в результате 
чего уменьшается подвижность ионов.

Понижение подвижности иона под действием межионных 
сил ослабляет способность ионов к химическим 
взаимодействиям. В результате понижения подвижности часть 
ионов, не смотря на их большую концентрацию электролита, 
будут находится в пассивном, недиссоциированном состоянии, 
и не проявляют свойства, присущие их общей концентрации. В 
связи с этим введено понятие активности.

3.1.5. Активность и ионная сила 
Под активностью понимают ту эффективную 

концентрацию, с которой ион действует в химических реакциях. 
Очевидно, в сильных электролитах активность (а) всегда 
меньше общей концентрации а < с.

Отношение активности К общей концентрации называется 
коэффициентом активности f=a/c, где a=cf 

Поскольку a<cf<l.
На активность иона влияет не только концентрация данного 

электролита, но и концентрация всех других электролитов, 
имеющаяся в данном растворе. Для учета влияния всех ионов на 
активность введено понятие ионной силы раствора, которое 
обозначается буквой J и рассчитывается по уравнению 
Л  = 1/2Е С  i:Zi2

т.о., Ионная сила раствора - это полусумма произведений 
концентрации ионов на квадрат их зарядов.

Задача 1. Рассчитать ионную силу смеси растворов СаС12 и 
КС1, концентрация которых в смеси соответственно 0,02 и 0,4 
моль/л.

Согласно равенству 
СаС12 = Са2+ + 2С1 КС1 = К+ + СГ
0,02 0,02 0,02-2 _ 0,04 0,04 0,04 

т.о., [Са1 = 0,02 [Кт] = 0,04 [СГ] = 2 0.02+0.04=0.08
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i  £ C 4Zi2 = i ( 0 ,02 * 22 + 0,04*12 + 0,08*12) = i ( 0 , 08 + 0,04 + 0,08) = 0 ,2 0 /2  = 0,1л</л

В 1923 г. Дебаем и Хюккелем выведена зависимость f  от Jc.
1). Для разбавленных растворов:

Задача 2. Рассчитать коэффициенты активности f  и 
активные концентрации Са, К и С1 для вышеуказанной смеси 
растворов.

Решение. Поскольку J>0,01, для решения используем 
вторую расчетную формулу. -

Сса/аса+2 =0,0200/0,0066 -  3 раза ак+=0,04 ■ 0,77=0,0308

В очень разбавленных растворах сильных электролитов 
<3% или в растворах слаб, электролитов а —► с, а их отношение 
а/с —*■ 1, f  —>1. Во всех остальных случаях f<l, а<с, т.е. понятие 
активности и вся те'ория межионных взаимодействий относится 
к сильным электролитом и поэтому эта теория называется 
теорией сильных электролитов. С учетом всего сказанного

J=0, 005 -  0,01 -  lgf =0,5 Z ' f i l
2) Для более концентрированных растворов

-\g fC a + = 0,5 • Z2
1 + /о ,1 ’ 1 + VlOlO-2 1 + 0,315 1,315
4 L o ,5- W h m F  = 2 ^ 3 1 5  , M 3 0 =0|4g2

-lg  JCa+ =0,482-1,518
—\gfOa+ =antlog 1,518=0,33 ссылка на табл ./ 
a = ]gfCa+ CCa+2 =0,33 • 0,0066
Во сколько раз уменьшается общая конц. Са+2 с учетом

ионной силы раствора, т.е. во сколько раз аса+2< ССа 2

-lg  J

/к  =antlog 1,879=0,77 / СГ =0,77
асГ =0,08 ■ 0,77=0,0616 0,08 /0,016 ~ 1,3 раза

= 0,121 / к = 10^ 121= 10'1 • Ю^ ’879
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выражения константы равновесия в сильных электролитах 
А+В=С+Д следует писать не концентрацию, а активность ионов 

а • а ,,
К = ——— Это выражение, в отличие от концентрационного 

а л а в
выражения называется термодинамической константой.

К = -  концентрационная константа равновесия.

3.2. ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ ДИССОЦИАЦИЯ ВОДЫ

3.2.1. Электролитическая диссоциация воды.
Ионное произведение воды. Шкала pH водных растворов

Вода, как нам известно является очень слабым 
электролитом, плохо проводит электрический ток 
Н20  = Н+ + ОН'

К0ЦС = [Я ][° Я  ] = 1,8-1 (Г16 [Н20]
[Н20] — есть молярная конц. недиссоциированных молекул 

воды. Молярная концентрация -  это число молей в 1 литре, т.е. 
1000 г. Число молей рассчитывают отношением

т ЮООг
” = “  = “ —  = 55,56 = [Н20]

М  1 ьа.е
[Н4]  ■ [ОН] = Кнго ' [Н20 ] =1,8-10'16 • 55,56 = 1 ■ 10'14
Выражение [Н4] • [ОН-] = 110'14 называется ионным 

произведением воды т.е., произведение концентрации 
свободных Н* и О Н  в чистой дистиллированной воде ровно 
КГ14, величина постоянная.

Ионное произведение воды позволяет рассчитывать 
концентрацию ионов Н+ и О Н  в водных растворах и оценивать 
среду аналитических реакций.

Рассчитаем концентрацию ионов [Н ] в дистиллированной 
воде

НгО = Н+ + ОН' [Н+] =[ОН ]=Х
[Н4!  + [ОН 'Н О '14 = х 2 x=V i0'14 = Ю‘7
Следовательно, в дистиллированной воде [РГ]=10'? 

[ОН“]=Ю"7 среда нейтральная.
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Почти все аналитические реакции зависят от среды (т.е. 
наличия Н и ОН" больше, чем 10'7 г ион/литр).

Для удобства эти величины с большими степенями принято 
выражать в величинах pH.

pH -  это отрицательный логарифм молярной концентрации 
ионов водорода рН= -lg[H ] для [Н+] =1-10-7

[Н+] + [ОН']=Ю‘14 pH— lg-10'7=—(-7) lg -10'7— 7
(-) lg [Ы] + lg[OH ]= lg • 10'14 pH + POH=14 
-lg  [H ] + (-lg[OH"]= -lg  • 10'14
При увеличении [H+]>10'7, что равнозначно рН<7, среда 

становится кислой, а в области рН>7 среда щелочная
ШКАЛА pH

(Н>  1СГ1 10'3 10‘5 10'7 Ю'а 10'“  10‘1S 10'i4
—I---- 1---- 1---- 1— I— I---- 1---- 1---- 1---- 1— I---- 1— I---- !— I-

l
рн= I 3 1 1 5 I 7 | _ 8 ________ 10] 12 14сильно кислая | cjh6o нейтраль- стбо щелочная

кислая ная |------------------- 1
СИЛЬНО 1ЩП0ЧНЗЯ

Задача: 1). [Н4] =2-10'3 рассчитать pH.
РН= -lg  2-10'3 = -  (lg2 + lg ■ 10’3)= -  (0,3 -  3) = -  (-2,7) = 2,7
2) рН= 10,5 [H"]=? [H] = 10'lo s = 10-n •1 0 ^ 5 =3,16-10'п
3) [Н‘] =5 -10-4 рОН=4 -  lg5=4 -0,7=3,3 

рН=? рН=14 -  рОН=14 -  3,3 -  10,7
В аналитических справочниках величины К также 

приводятся в показателях 
КвСН3СООН-1,8 -Ю’5 
рК=5 -  lg 1,8 =5 lg 1,8 = 5 -  0,25 = 4,75 
рК= -  ( -  5 + lg 1,8) =5 -  lg 1,8 = 5 -  0,25 = 4,75

3,2.2. Расчет pH и рОН показателей воды
Многие знают, что «бытовая» вода достаточно хорошо 

проводит электрический ток (достаточно вспомнить 
многочисленные кинофильмы, в которых один из героев 
погибает, находясь в ванной с водой, когда в нее падает, скажем, 
включенный электрический фен или другой электроприбор). 
Скорее всего, многие знают что «чистая» вода электрический 
ток, хоть и слабо, но тоже проводит (хотя в теории не должна).
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Данный парадокс объясняется диссоциацией воды, в процессе 
которой одна из водных молекул отдает свой протон, а другая - 
его принимает.

н 2о  <-> Н+ + ОН"
Методом электрической проводимости ученые вычислили 

константу диссоциации воды:
Кд = ([Н+] [НСГ])/[Н20 ] = 1,81(Г16 моль/л
Кд [Н20 ] = | Н ] [ Н О ]
• Кд - константа диссоциации воды;
• [IT], [НО ] - молярные концентрации ионов;
• [Н20] - молярная концентрация воды.
Произведение [Н^][НО] называют ионным произведе

нием В О Д Ы  Кд.
Известно, что в 1 литре (1 кг) воды содержится 55,5 моль, 

отсюда:
Кв = [Н+|[НО'1 = 1 ,8 1 0 1б-55,5 = 1 1 0 14
Величина Кв зависит от температуры (Кв = 1 ТО"14 при 22°С), 

и повышается с ее увеличением (при постоянной температуре 
Кв является величиной также постоянной, как для чистой воды, 
так и для водрых растворов) - например при 100°С Кв = 5,9-10"13.

В чистой воде концентрации катионов водорода и 
гидроксид-ионов равны, поэтому при температуре 22°С будет 
справедливо следующее равенство:

рГ] = [но*] = V io14 -  1<г7
Чистая вода является нейтральной средой ([ЬГ] = [НО ]). 

При добавлении в чистую воду кислоты концентрация катионов 
водорода увеличится, вследствие чего динамическое равновесие 
диссоциации воды будет нарушено, а концентрация гидроксид- 
ионов уменьшиться настолько, чтобы Кв оставалось равным 
10"14.

Аналогичная ситуация произойдет, если в чистую воду 
добавить щёлочь - концентрация гидроксид-ионов увеличится, а 
концентрация катионов водорода уменьшится, при этом Кв 
будет оставаться равным 10"14. Например, если концентрация 
[НО'] увеличится до 10'3, то концентрация [Н+] упадет до 10'11.

Из сказанного выше понятно, что в кислых растворах 
концентрация [Н+] больше 10"7, в щелочных меньше 10"7, в
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нейтральных равна 10'7. Соответственно, концентрация [НО"] в 
кислых растворах меньше 10"7, в щелочных больше 10"7, в 
нейтральных также равна 10'7.

Для количественной характеристики кислотности раствора 
«придумали» водородный показатель р н  - отрицательный 
десятичный логарифм концентрации катионов водорода: 
pH = -lg[H+]

Кислотность раствора определяют либо при помощи 
кислотно-основных индикаторов, либо при помощи рН-метров.

Степень диссоциации (а) - отношение кол-ва молекул, 
которые распались на ионы (N1), к общему кол-ву растворенных 
молекул (N):

а = N7N
. а=0 - диссоциация отсутствует;
.а=0-3% - слабые электролиты - слабые кислоты (H2S03, 

H2S, H2Si03), слабые основания;
• а=3%-30% - средние электролиты;
. а=30%-100% - сильные электролиты - соли, сильные 

кислоты (НС1, НВг, HN03, НгЗО/кразб/)), некоторые основания 
(LiOH, КОН, NaOH);

• а= 100% - полная диссоциация.
Степень диссоциации зависит от концентрации раствора.
Константа диссоциации электролита (К) - количественная 

характеристика диссоциации - отношение произведений 
концентрации ионов, образованных при диссоциации, к 
концентрации исходных частиц. Для электролита АВ, который 
диссоциирует по уравнению АВ<->А'+В :

К =([А 1[В +]):[АВ]

Константра диссоциации не зависит от концентрации 
веществ и может колебаться в очень ширком диапазоне - от 
10'16 до 1015.

Степень и константа диссоциации связаны между собой 
соотношением, называемым Законом разведения Оствальда:

К  = ([А'НВЧМАВ] = С(а2:(1-а))
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Для слабых электролитов:

К~а2С 
а ~ У(К/С)

Диссоциация воды и её константа диссоциации:

н2о^н++он*
К =([0Н ][1Г]):[Н 20]

Поскольку вода является очень слабым электролитом, то 
концентрация [Н20 ] является практически неизменной, поэтому, 
остаётся постоянной и константа диссоциации воды (ионное 
произведение воды)'.

К„, = [О Н ][Н ] = 10"14(при 25°С)

Для чистой воды:
[ОН']=[Н+1='/1(Г14=Ю "7 моль/л 

На практике пользуются водородным показателем 
pH=-lg[H+|:

. рН=7 - нейтральная среда;
• рН<7 - кислая среда;
• рН>7 - щелочная среда.

Диссоциация кислот и оснований 
Константа диссоциации одноосновных кислот (Ка- 

кислотный тип диссоциации; А"-кислотный остаток):
Ка = ([А-][1Г]):[НА]

Многоосновные кислоты диссоциируют в несколько стадий, 
у каждой из которых своя константа диссоциации.

Константа диссоциации оснований обозначается Кь- 
Диссоциация малорастворимых веществ 

Константа диссоциации малорастворимых веществ 
называется произведением растворимости (ПР). 

AgClXB=Ag++Cr 
K=([Ag+][Cn):tAgCl„]

IIP(AgCl) = [Ag+] [СГ] = const
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При наличии в растворе нескольких электролитов они 
диссоциируют в сторону образования: 1) осадков; 2 ) газов; 3)
слабых электролитов.______________________________________

Таблица Важнейшие индикаторы_______________________ |

Название Цвет индикатора в различных средах
индикатора в кислой в нейтральной в щелочной
Метиловый
оранжевый

Красный
3,1)

(pH <Оранжевый 
pH <4,4)

(3,1 <Желтый (pH > 
4,4)

Метиловый
красный

Красный (pH <Оранжевый 
4,2) pH <6,3)

(4,2 <Желтый (pH > 
6,3)

Фенолфталеин
Лакмус

Бесцветный (рНБледно-малинов. 
< 8,0) pH < 9,8)

(8,0 <Малинов. 
(pH > 9,8)

Красный (pH «Ьиолетовый (5 <Синий (pH >
5) pH < 8 ) 8 )

Для измерения pH существуют различные методы. 
Приближенно реакцию раствора можно определить с помощью 
специальных реактивов, называемых индикаторами, окраска 
которых меняется в зависимости от концентрации ионов 
водорода. Наиболее распространенные индикаторы -  
метиловый оранжевый, метиловый красный, фенолфталеин.

3.2.3. Виды буферных систем и их характеристика
К буферным относятся растворы веществ, способные 

сохранять постоянное значение pH при добавлении к ним 
небольших количеств сильных кислот или оснований, а так 
же при разбавлении.

Существуют кислотные (смесь растворов слабой кислоты и 
ее соли) и основные (смесь растворов слабого основания и его 
соли) буферные системы.

г СНзСООН СНзСОО' +  FT < -IБуфера
I CH3COONa -+ Na+ + СН3СОО «- A(H3Cf)

При этом образуется анион слабой кислоты и pH раствора 
почти не изменяется.
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Аналогичные явления происходят в основных буферных 
системах.

Например, в аммиачном буферном растворе pH сохраняется 
постоянным благодаря связыванию протонов сильной кислоты 
нейтральной молекулой аммиака, а основания (В) (ионов 
гидроксила) с ионом аммония.

Буферным действием (свойством) обладает так же ряд 
других соединений, например, растворы смеси кислых солей 
(Na2HP04, NaH2P 04); H2P 0 4' + В —► ВН1 + НР042'; (Н2Р 04“ + 
НО' -+ Н20  + Н Р042 ) НР042' + Н' ->■ Н2Р 0 4‘

Буферные системы характеризуют двумя параметрами: 
значением создаваемого pH и буферной емкостью.

Значение p H  буферного раствора определяется величиной 
константы ионизации слабой кислоты или основания буферной 
системы

г НА «-» Н+ + А"
Буфер J слабая Ка = [Н+][А']/[НА] при [НА] = СА и[А"] = Сс 

I MA —>■ М+ + А~ [А] = СА

К/1=[Н] Сс/ СА [Н]= КА Са / Сс рН=р Кк-  lg С J  Сс 
Основные буферные системы 

Г NKUOH ^  NH4k + ОН'
1  KB-[NH4+] [ОН"]/рМН4ОН]=умножив на [Н4]/[Н ] и 

NH4C1 —>NH4+ + СГзная, что [NH4OH]=KB и [NH4 ]=Сс получим

Кв-  Сс- Kw / Св ■ [И"] отсюда: 
[H+] K BCB= K wCc 

[Н]= Kw Сс / КВС0 pH=pKw-  рКв-  lg Сс/ Св 
При равенстве концентраций основания и соли 

Св Сс рНбуф pKw рКв-
Буферная емкость системы описывается количеством 

молей сильной кислоты или сильного основания, добавление 
которых изменяет pH одного литра буферного раствора на одну 
единицу. Буферная емкость раствора возрастает при увеличении 
концентрации обоих компонентов и уменьшается при 
разбавлений^ Максимальной буферной емкостью обладают
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растворы, содержащие равные количества обоих компонентов 
(Ск=Сс), они же имеют наибольшую устойчивость pH.

Буферные системы широко распространены в природе. 
Например, кровь человека имеет постоянный pH = 7,4; 
создаваемый специальной буферной системой крови. Буферные 
растворы широко применяют в качественном и количественном 
анализе для создания и поддержания определенного значения 
pH.

Пример: Ва отделяют от Sr2', Са2+ в ацетатной буферной 
смеси.

Задача 1: Смешаны равные объемы 0,1 м растворы 
СН3СООН и СН3СООК. Рассчитать pH буферной системы.

рН=рКк— lg 0,05 / 0,05=4,75

Задача 2:
К 20 мл 0,1 м NH4C1 прибавили 10 мл 0,1 м NH4OH. 

Рассчитать pH буферной системы. Решение:
Сс = 0,1- 20/30=0,07
Со=0,1- 10/30=0,033
pH=pKw -  рК„ -  lg Сс/С0 = 14— 4,75—lg 0,07/0,03=9,25- lg 

2,3=9,25-0,3=8,95

1. Что должен знать студент
1. Закон действующих масс -  основной закон мироздания, 

описывающий единство и борьбу противоположностей. 
Сущность закона: отношение произведения равновесных 
молярных концентраций продуктов реакции на исходные 
продукты, величина постоянная при данной температуре и 
давлении.

2. Активность -  эффективная концентрация вещества в 
химической реакции.

3. Ионная сила -  полусумма произведения концентрации
Йонов на квадрат их зарядов.
' 4. Ионное произведение воды -
' Kw= (ЬГ) (ОН-)= 10'7*10'7= 1*10‘14

I
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2. Блок самоконтроля и ситуационные задачи
1. Рассчитайте pH раствора, полученного смешением 20,0 

мл 0,0500 М НС1 и 20,0 мл раствора, в котором [НС03] = 0,1000 
моль/л.

Для Н2С 03: каЛ = 4,5-10'7, к.л = 4,8-10'п .
2. Каков состав карбонатного буфера, способного 

обеспечить постоянство pH = 10,00±0,05 при добавлении к
200,0 мл его 0,0050 моль сильного основания или кислоты?

Для Н2СОэ: Ка, = 4,5• 10'7, каЛ = 4,8-10‘п .
3. Сколько граммов твердого формиата натрия следует 

добавить к 0,200 л безводной муравьиной кислоты (pKSH = 6,7), 
чтобы pH полученного раствора составил 5,0 ? Ионную силу не 
учитывать.

4. Вычислить интервал изменения pH буферного раствора
0,4000 М по NaHC03 и 0,5000 М по Na2C 0 3, если к 100,0 мл его 
добавить:

а) 10,00 ммоль НС1; б) 40,00 ммоль NaOH.
ДляН2СОэ: ктшЛ = 4,5-10"7, ка2= 4,8-Ю'11.
5. Напишите уравнение кислотно-основного равновесия для 

пиридина C5H5N в ледяной уксусной кислоте. Рассчитайте pH
0,0100 М раствора, приняв

Y±=l-
Для C5H5N: к, =  7,9-10'7, для СН3СООН: KSH = 3,5 10'15.
6.Рассчитайте pH 1,000 М раствора мочевины. кь = 1,5-10-14

3.3. РАВНОВЕСИЯ В ГЕТЕРОГЕННОЙ В СИСТЕМЕ 
И ИХ РОЛЬ В АНАЛИТИЧЕСКОЙ ХИМИИ

3.3.1. Растворимость веществ в воде.
Константа растворимости (Ks) и ионное произведение (ИП)

Растворимость -  наибольшая масса вещества, растворимого 
в 100 см3 воды (г/100  см3) или наибольшее количество молей 
вещества, растворимого в 1 дм3 (моль/дм3). Гетерогенные 
системы - это системы, состоящие из двух различных 
агрегатных фаз (газ-жидкость, жид-твер.тело и т.д.). При 
выпадении осадка из раствора образуется гетерогенная система,
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состоящая из жидкой фазы раствора и твердой фазы осадка. 
Процесс осаждения является обратимым процессом 

BaS04 Ва2+ + S042'
т.е. существует динамическое (подвижное) равновесие 

между осадком трудно растворимой соли (электролита) и ее 
ионами в растворе над осадком. Применив ЗДМ к гетерогенной 
системе, выводим очень важное для аналитической химии 
выражение произведения растворимости

КР = [Ba2+][S042‘] / [BaS04]
[BaS04] -  const, т.к. соль очень трудно растворима 

KP[BaS04] = [Ba2+][S042-]
Произведение двух постоянных величин Kp[BaS04] 

величина постоянная и ее называют произведением 
растворимости или в современной литературе -  константой 
растворимости сольволиза и обозначает индексом Ks или ПР.

Понятие константы сольволиза (ПР) относится только к 
труднораст-воримым электролитам, т.е. солям, растворимость 
которых меньше чем 10"2 моль/дм3. Значения Ks, рассчитанные 
для t° = 20°С, приводятся в справочных таблицах. Искать среди 
них Ks для NaCl так же бессмысленно, как искать константу 
хорошо диссоциирующей H2S0 4, так как NaCl не является 
осадком H2S0 4, как и все минеральные кислоты, является 
сильным электролитом.

Константа растворимости -  есть произведение 
, концентрации ионов в насыщенном растворе трудно 

растворимого электролита при комнатной темпе-ратуре.
В отличие от ионного произведения, которое является 

произведением исходной, общей, не равновесной концентрации 
ионов в пересыщенном растворе ИП= СВа+2 • CS04'2, в Ks входят 
равновесные концентрации ионов в насыщенном растворе.

В общем виде для Ап • Вга —► nA+m + mBn'
ИП= СА+т • Свп- Ks = [ПА Т  • [тВп1т  
Са3(Р04)2 w  ЗСа2+ + 2Р043' Ks = [Са2+]3 ■ [Р043']2 
Ионное произведение -  произведение концентрации 

Осаждаемых ионов во всей гетерогенной системе или в 
Ненасыщенном растворе без осадка.
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При составлении выражения Ks коэффициент перед ионами 
уравнения диссоциации выносится в показатель молярной 
концентрации данного иона. При выражении концентрации 
через активность формула расчета ПР (или Ks) имеет вид 
Ks= a\-al.

Константа растворимости -  произведение активной 
равновесной молярной концентрации ионов 
малорастворимого электролита в степенях 
стехиометрических коэф-фициентов в пересыщенном 
растворе при температуре 298°К. По величине Ks можно 
рассчитать растворимость в моль/дм3

Са3(Р04)2 ЗСа2+ + 2Р043'
S 3S 2S'

Ks= [3S]3 ■ [2S]2 -  27S3 • 4S2 = 108S5

„ В общем виде растворимостьS-растворимость в
моль/дм3________  S=P п "

(К3Са3(Р 0 4)г 
V 3s-2г

Из уравнения ПР видно, что чем больше концентрация 
ионов над осадком, тем больше получается. Следовательно, 
лучше растворимые электролиты одинакового состава имеют 
большую величину Ks и наоборот. Однако, такое рассуждение 
неверно при сопоставлении значения К$ осадков разного 
состава.

Ks S
AgCl 1 ■ 1(Г10 1 ■ 10'5

Ag2C20 4 1 ■ 1(Г12 1 • 1(Г*

3.3.2. Факторы, влияющие на полноту осаждения катиона
В аналитической химии добиваются наиболее полного 

осаждения определяемого катиона. Рассмотрим эти факторы.
1. Природа вещества (а именно, прочность, связи 

между катионом и анионом) тесно связана с радиусом и 
поляризуемостью ионов.
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Пример:
CaS04 SrS04 BaS04

Радиусы катионов в 
нм

0,104 0,120 0,138

Усиление поляризации электронного облака катиона —*
Растворимость
моль/дм3

5 • 10‘3 5,7 • 10-4 1 • 1 0 ь

К8,ПР 2,5 • 10'5 3,2 ■ 10’7 1 ■ Ю'10

2. Природа растворителя и осадителя. а) Трудно 
растворимые электролиты лучше растворимы в полярных 
растворителях с большой диэлектрической проницаемостью, б) 
полнота осаждения существенно зависит от степени ионизации 
электролита осадителя. Например,

1). MgCl2 + 2NaOH -*• 2NaCl + Mg(OH)2 J.
Наблюдается много белого осадка, т.к. NaOH - сильный

электролит, концентрации ОН ионов в растворе более, чем 
достаточно ИП > Kg, следовательно, выпадает много осадка.

2). MgCl2 + 2NH4OH -* 2NH4CI + Mg(OH)2 4
NH4OH - слабое основание, следовательно, в данном случае 

в растворе имеется небольшое количество ОН ионов 
(вследствие слабой диссоциации NH4OH). По этой причине 
наблюдается образование небольшого количества осадка в 
виде мути.

3). В присутствии ионов NH4+ образование осадка Mg(OH)2 
не наблюдается вообще, так как ионы NH4+, связывая и без того 
малое количество ионов ОН в плохо диссоциируемое 
соединение, подавляют диссоциацию NH4OH до такой 
степени, что в растворе практически не остается свободных ио
нов ОН*, осадок не образуется. Таким образом, Mg"2 + NH4OH + 
NH4 —> осадок не образуется, потому что равновесие NH4OH <— 
N H / + ОН’ смещается справа налево из-за избытка ионов 
аммония NH4CI —* NH4' + СГ и не остается свободных ОН 
ионов.

3. Температура. Как вам известно, понижение ее приводит 
К ухудшению растворимости твердых веществ. Значения Ks 
рассчитаны для комнатной температуры.
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4. Влияние концентрации осадителя: pH раствора также 
влияет на полноту осаждения. 1)Выпадение осадка начинается 
только при достижении критической концентрации, когда 
ионное произведение равно значению Ks.

Таким образом:
а) При ИП = СА ' Св < FCS = [А] [В] а) Раствор 

ненасыщен, осадка нет.
б) При ИП = СА • Св = Ks = А] [В] б)Начало 

образования осадка из раствора, насыщенного ионами.
в) При ИП>К5. Раствор перенасыщен ионами А и В. 

Система становится гетерогенной (раствор-осадок).
II). Влияние хорошо растворимого электролита с

одноименным ионом на полноту________осаждения
труднорастворимой соли.

Если в насыщенный раствор над осадком BaSC>4 

добавить раствор Na2S04, в котором S042' является 
одноименным с анионом осадка, можно заметить 
образование дополнительного количества осадка (по
мутнение раст-вора над осадком)

Na2S04 -v 2Na+ + S042'

Следовательно, увеличение концентрации иона 
одноименного с осадком, сдвигает гетерогенное равновесие 
справа налево, т.е. в. сторону образования дополнительного 
количества осадка. Выпадение осадка будет продолжаться до 
установлении нового химического равновесия, при котором 
опять же устанавливается равенство ИП=К8. Однако, при этом 
концентрация осаждаемого иона в растворе будет значительно 
меньше, чем в равновесии без участия одноименного иона.

Таким образом, добавление к насыщенному раствору 
труднорастворимой соли (электролита), хорошо растворимой 
соли с одноименным ионом приводит к понижению 
растворимости и без того труднорастворимого электролита. 
Отсюда следует вывод, что полнота осаждения повышается 
при введении в раствор избытка осадителя (содержащего 
одноименный ион).
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3.3.3. Факторы, влияющие на растворимость осадка
7. Повышение температуры, как правило, приводит к 

улучшению растворимости твердых веществ.
2.Солевой эффект. Посторонние электролиты увеличивают 

растворимость осадка. Этот эффект объясняется влиянием 
ионной силы раствора и называется солевым эффектом. При 
добавлении в раствор над осадком BaS04 посторонних ионов 
(NH4CI, KNO3 и т.д.) увеличивается ионная сила (Jc = 1/2 X 
CiZi2), что приводит к снижению активности ионов в растворе, 
при котором вместо равенства Ks=[Ba2+] [S042"] следует 
использовать его термодинамическое выражение с учетом 
активности ионов

Ks = аВа2+ • aS042' = fBa2+ ■ [Ва2+] • fS042' [S042'] 
отсюда [Ba2+][S042] = Ks(BaS04) Î R'a ' fs042 

Поскольку величина коэффициентов активности f=a/c 
всегда меньше единицы, то произведение fBa2+ • fso42 «  1> 
Ks<[Ba2T] [S042-]. Частичное улучшение растворимости осадка 
происходит по той причине, что ионы Ва2т и S 042", имеющиеся 
в растворе до прибавления постороннего электролита, в 
окружении посторонних ионов проявляют меньшую 
активность. Иными словами, их слипанию и выпадению в 
осадок мешают посторонние ионы, добавленные в раствор над 
осадком. Таким образом, при добавлении в гетерогенную 
систему типа осадок-раствор постороннего электролита, 
растворимость осадка улучшается вследствие солевого эффекта.

З.Зависимость растворения от константы диссоциации 
продукта растворения осадка.

J,CaC03 + 2СН3СООН = Са(СН3СООН)2 + Н2С 0 3 
Кд=1,8 10‘5 > Кд=4 ■ 10"7 

СаС03 растворим даже в слабой кислоте (СН3СООН) по той 
причине, что при растворении образуется еще более слабый 
электролит Н2С 03, распадающийся на Н20  и С 02 

СаС20 4 |  + 2НС1 -» СаС12 + Н2С20 4 
СаС20 4 |+  2СН3СООН Кд = 1 • 10'2

Кд = 1,8 • 10'5 Кд(Н2С20 4) > Кд(Н2С 03)
СаС20 4 не растворим в СН3СООН, так как СН3СООН 

является более слабым электролитом, чем продукт растворения
н2с2о4.
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3.3.4. Перевод одних малорастворимых соединений в другие
Перевод менее растворимого осадка в более растворимый 

провести труднее, пример:
BaS04 — »■ ВаСОз

Ks = 110"10 Ks = 4 • 10"9
Для этого используют так называемую содовую вытяжку, 

т.е. обрабатывают BaS04 горячим насыщенным раствором 
Na2C 0 3 несколько раз. При этом вследствие солевого эффекта, 
то есть частичного улучшения растворимости BaS04, ионы Ва+2 
переходят в раствор и образуют осадок с карбонат (С 032) 
ионом ВаС03. Из условия образования осадка известно, что 
исходя из:

[Ba2+][S042-] = KS(BaS04) [Ва2+] = Ks (BaS04) / [S042 ]
Для выпадения осадка ВаС03 необходимо следующее 

условие:
[Ва2+][С032-] > К8(Васоз) [Ва2+] > Ks (ВаСОэ) / [С032‘]
Подставив выражение [Ва2+] из первого в последующее 

уравнение, имеем:
K S(BaS04) / [S042-] > K S(BaC03) / [С032 ] отсюда следует
[GO,3-] /  [SO,2'] > KS(Baco3) / KS(BaS04)=  4 ■ Ю'10 /  1 ■ Ю'10 = 4 

раза
Следовательно, для перевода BaS04—>ВаС03 необходим 

четырех кратный избыток [С032"] в растворе над осадком 
BaS04.

Для аналогичного перевода AgJ -^AgCI потребовалось бы 
[СГ] / [J'] > KS(Agci) / KS(Agj) =10'10/Ю'16 =10+6 избыток хлорид 
ионов СГ над осадком AgJ более, чем в миллион раз, что 
практически невозможно осуществить. Следо-вательно, перевод 
AgJ —>AgCl невозможен.

3.3.5. Значение Ks для анализа
1. С помощью табличных данных Ks можно предсказать 

критическую концентрацию ионов, выше которых происходит 
их выпадение в осадок.

2. Пользуясь данными Ks, можно подобрать условия для 
перевода одних осадков в другие.

96



3. Используя величину Ks, можно рассчитать растворимость 
труднораст-воримого электролита, т.е. концентрацию ионов в 
насыщенном растворе над осадком.

4. Зная факторы, влияющие на полноту осаждения, можно 
добиться наиболее полного осаждения анализируемого иона.

5. Зная условия растворения осадка и факторы, влияющие 
на растворимость, можно прогнозировать растворение и 
подобрать условия для полного растворения вещества.

1. Что должен знать студент
1 .Произведение растворимости -  произведение молярных 

концентраций ионов труднорастворимого электролита в его 
перенасыщенном растворе, величина постоянная при данной 
температуре.

2.Факторы, влияющие на растворимость -  1. природа 
вещества, 2. природа растворителя, 3. температура, 4. солевой 
эффект.

3.Факторы, влияющие на полноту осаждения: 
1 .концентрация осадителя, 2 .концентрация одноимённого иона,
3.температура.

4.Дробное осаждение -  последовательное осаждение смеси 
катионов в зависимости от увеличения ПР осадков.

5.Условия перевода трудно растворимого электролита в 
легко растворимый: (ПР*/ ПРУ < 80-100). Отношение ПР 
осадков должно быть не более 100.

2. Блок самоконтроля и ситуационные задачи
1 .Растворимость электролита. Назовите факторы, 

повышающие и понижающие растворимость.
2.Напишите формулу расчета растворимости осадка 

Ag2C r04.
3.Сущность солевого эффекта?
4.Почему аксалат кальция СаС20 4 не растворяется в 

уксусной и растворяется в соляной кислоте (НС1)?
5.1 литр насыщенного раствора РЬСЮ4. содержит 4,4 10"5 г 

хромата свинца. Рассчитайте Ks хромата свинца.
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Глава 4. ЗАКОН ДЕЙСТВУЮЩИХ МАСС И ЕГО
ПРИМЕНЕНИЕ В ПРОЦЕССЕ ГИДРОЛИЗА 

4.1. ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ.
4.1.1. Протолитическая теория кислот и оснований

Классические представления о кислотах и основаниях 
основаны на теории Аррениуса. По этой теории к кислотам 
относятся вещества, которые при диссоциации образуют ионы 
водорода, а к основаниям относятся те вещества, которые при 
диссоциации образуют гидроксид ионы

НС1 <-> Н+ + СГ NaOH «-*■ Na+ + ОН
кислота основание

Однако эта теория совершенно не объясняет кислотно
основные свойства почти всех органических веществ. 
Например, теория Аррениуса не в состоянии объяснить 
основные свойства аминов и кислотно-основные свойства в не
водных растворах (т.е. в органических растворителях).

Более общая теория кислот и оснований создана в 1923 г. 
датским ученым Бренстедом и английским ученым Лоури. Эта 
теория получила название протолитической теории кислот и 
оснований, т.к. она основана на отношении веществ к протоном, 
т.е. ионам водорода. По этой теории к кислотам относятся: 
вещества, выделяющие при ионизации протоны, а к 
основаниям -  вещества, присоединяющие протоны. По 
отношению к кислотам определение протолитической теории и 
теории Аррениуса не отличаются.

НС1 Н+ + СГ HCN Н+ + CN' 
кислота кислота

По отношению к основаниям, определение классической и 
современной теории отличается:

по Аррениусу по Бренстеду - Лоури
NH3 + НОН -  NH4OH NH3 + Н+ —► NH4+

осн. к-та
Н20  + Hf -> Н30 + H S04' +ГТ -> H2S 0 4 
осн. к-та осн. к-та
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Согласно протолитической теории, кислотой или 
основанием могут быть как нейтральные молекулы, так и 
анионы.

Протолитическая теория вводит понятие сопряженных 
кислот и оснований

HCN <-► Н + CN" H S04'+  Н+ «-+ H2S04
к-та сопр. осн. сопр.

осн. к-та
Заряд сопряженного основания всегда на edunuify 

отрицательнее заряда кислоты. Вещества, способные как к 
присоединению, так и к отдаче протонов Н20 , HSO4', Н С03' 
называются амфолитами.

NH3 + Н+ <-> NH4+ NH3 NH2' + Н+
осн. к-та к-та осн.
Н20  + Н' «-» н 3о + Н20  <-> Н + ОН'
осн. к-та к-та осн.
Реакции, сопровождаемые переносом протонов, называют 

протолитическими, а равновесия, возникающие при этом, 
называют протолитическими равновесиями. Важное место в 
протолитической теории занимает протолиз растворителей 
(авторотолиз).

Н20  + Н2О ^Н О ' + Н30  при котором одна молекула воды 
выступает в роли кислоты, выделяя протон, другая -  в роли 
основания, принимая его и образуя новую кислоту' — ион 
гидроксония

К протолиза [Н30 +][0 Н ] /[Н 20 ]2 
2СН3ОН -*• СН30Н 2++СН30 ‘
Кпр=[СН30Н 2+][СН30 '] /  [СН3ОН]2
При растворении кислот и оснований в таких растворителях 

между ними проходит протолитическая реакция 
НС1 + СН3ОН «-> СН3ОН2+ + Cl-
Эти понятия важно учитывать при рассмотрении кислотно

основных реакций в неводных средах.
Согласно протолитической теории, взаимодействие кислоты 

и основания не приводит к образованию соли и воды, как это
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следует из теории Аррениуса, а приводит к образованию новой 
кислоты и основания.

НС1 + NH3 *-> NH4+ + СГ 
к-та1 осн.2 к-та2 осн.1
Все кислотные остатки по этой теории являются 

основаниями
S042' + Н+ <-*• HSCV и т.д.
Диссоциация кислоты в воде рассматривается как 

своеобразная реакция нейтрализации
НС1 + н 2о  «-> Н30 + + СГ 

к-та1 осн.2 к-та2  осн.1 
Недостаток теории:
Протолитическая теория не объясняет кислотно-основные 

свойства соединений, не взаимодействующих с протонами. 
Пример, самоассоциация диоксида серы 2S02 —> S0+2+ S 0 3'2 

В связи с этим был создан ряд более общих теорий кислот и 
оснований, известных под названиями авторов теорий Льюиса и 
М,И. Усановича.

Электронная теория Льюиса -  к кислотам относятся 
вещества, принимающие пару электронов -  
электроноакцепторы. Основаниями являются вещества, 
отдающие пару электронов -  доноры.

Образование донорно-акцепторной связи является, по этой 
теории, типичной реакцией нейтрализации 

+ —

Н30  + :NH3 -» [N H tf + Н20  Cu2+ + 4NH3 -*• [Cu(NH3)4]2+

к-та1 осн.2 к-та1 осн.2 к-та осн.

Недостаток теории Льюиса заключается в том, что она дает 
слишком широкое понятие о кислотно-основных равновесиях. 
С точки зрения этой теории реакции комплексообразования и 
окисления-восстановления также следует рассматривать как 
кислотно-основное взаимодействия. Обобщенная теория 
Михаила Ильича Усановича: — к кислотам относятся 
вещества, которые выделяют катионы, одноименные с 
ионами лиония растворителя: основания -  вещества,
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выделяющие анионы, одноименные с ионами лиата 
растворителя.

Пример взаимодействия жидкого дихлороксида серы с 
сульфитом натрия 

NH4Cl=Cr + NH4+
SOCb + Na?SCb = 2NaCl + 2SCb 
NH3 ^  NH2 + NHV к-та 
SOCl2 «-*■ S02+ + 2СГ 
KNH2=NH2'+ K + 
к-та оси
Na2S 0 3 «-> 2Na++ S03‘2 
2H20 2= H30 + + OH~
NH3+H20=NH4' + OH- 
S 02+ + SO3'2 «-*• 2S02 
к-та осн.
CH3COOH + Н20 =СН3С0 СГ + н3о+

к-та

4.1.2. Гидролиз, гидролитическое равновесие.
Степень и константа гидролиза

Разложение солей при растворении в воде с образованием 
слабого электролита называют гидролизом. Из курса 
неорганической химии известно, что соли образованные из 
слабой кислоты или основания гидролизуясь образуют слабую 
кислоту или основание.

Равновесие реакции гидролиза называют гидролитическим 
равновесием.

Для количественной характеристики реакции гидролиза 
введены понятия степени и константы гидролиза. Константу 
гидролитического равновесия называют константой гидролиза.

Отношение количества гидролизованных ионов на общее 
количество соли называют степенью гидролиза. 

h=n2/n или h=Cr/Cc где Сс-конц. гидролиз.
Сс -  общая концентрация растворенной соли.
Степень гидролиза выражают в процентах или массовых 

долях. Её величина повышается с увеличением температуры и 
разбавлением раствора.
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Как правило гидролизуется лишь небольшая часть ионов 
соли поэтому степень гидролиза меньше h «  1.

Гидролиз применяется для обнаружения некоторых (Bi+3, 
Sb+3) катионов однако случаев она мешает чёткому проявлению 
аналитического эффекта.

IlpHMep:Fe3“+NCS'—>[FeNCS]2f красная окраска
ослабляется из-за образования красно-бурого осадка 

Fe3++3H2O^Fe(OH)3j+3H+
Крас бур.

Гидролиз аниона слабой кислоты
Рассмотрим пример гидролиза соли образованной из 

аниона слабой кислоты и катиона сильного основания 
CH3COONa + Н20  «-* СН3СООН + NaOH 
СН3СОО- + НОН «-> СНзСООН + О Н  
Kw = [Н+][ОН] = 10'14

СНзСООН] [ОНТ [Н+] к
кг= к г =  К и / К к

[СНзСОО] [Н+] к■к

Расчёт степени гидролиза через Кх 
h = Cr/Cc Сг= Cch
Кг= Сг • Сг/Сс-  Сг = h • Cch /(1 -  h) = Cch2 /1 -  h h « 1

Kr= Cch2
h = (Kr / Cc ) 1/2 = (Kr / KK • Cc) Vi h = (Kw /Кк- Cc) 1/2

Для солей слабой 2x основной кислоты 
Кг' = K w/K k" к / = Kw/K k 
h' = VKW /Кк’ Cr h" = VKW /Кк Cc
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Гидролиз катиона слабого основания
NH4CI + Н20  «-> NH4OH + НС1 

NH4+ + Н20  «-► NH4OH + н+
Сс— Сг Сг Сг

[NH4OH] [кГ] [он-] kw
кг =__________ _____ _____

[NH4 ] [ОН] к в
Кг = KW/KB

Кг =Cch-Cch /Сс Cch=2h2 /(1- h)=Cch2 
h = (Кг/Сс) 14 h = (Kw/K r • Cc) ‘/ 2

Для солей слабой 2x основного основания
СаС03+Н20  -+ CaOHCl+HCl Са(ОН)2̂  CaOH +ОН Кв

Са2+ +Н20  -> СаОН +Н+ СаОН+̂  Са+2 +ОН‘ К, 
Са0РГ+Н20-^С а(0Н )2+Н"

Кг' = Kw/ Кв' Kr " = Kw/K B"
Кг=Сг Сг/Сс-  Cr=Cch C ch /Cc(l-h)=Cch2 /(1- h)=Cch2 

h = (Кг / Cc) Vi = (Kw / KB” ■ Cc) '/2 h"=(Kw/ KB' ■ Cc) /2 
Гидролиз соли образованной из слабой кислоты и 

слабого основания
СНзСОО' + NH4“ + Н20  СНзСООН + n h 4o h  

Сс- С г Сс- С г сг сг
Сс»  сг

[СНзСООН]-[NH4OH] ГН НОН1 Kw
к, =

[СНзСОО]-[N H /] [ И ] ■ [ОЩ к в- Ка

кг = кв/кв к„
h а 1 Kr=Cr Cr/(Cc- C r) 2=Cc2h2/CT2( l-h )2 
Kr= h2/(l-h)2 h2/l-h=VKr 
h = (КГ)У2 -h(Kr)'/2 
h + h(Kr) / 2 = (КТ)'Л 
h(l+(Kr) ) ’/2 = (Кгу/2

h = (КгУЛ / 1 + (Кг)1/!
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4.1.3. Факторы, влияющие на степень гидролиза
1. При разбавлении из-за смещения гидролитического в 

право - степень гидролизе увеличивается
2. Повышение температуры так же увеличивается (h) 

степень гидролиза.
3. Влияние pH среды
а) В щелочной среде увеличивается степень гидролиза соли 

образованной из слабого основания NHt+ + НОН <-> NH3 ■ Н20  
+ Н  смешение данного гидролитического равновесия 
обусловлено связыванием ионов FT ОН' ионами щелочной 
среды и образованием слабого электролита. (Н20 )

б) Степень гидролиза соли любой кислоты увеличивается в 
кислой среде

СНзСОО' + НОН <-> СНзСООН + ОН’
Из-за связывания гидроксил ионов в протонами кислоты и 

наоборот в щелочной среде это гидролитическое равновесие 
смещается влево и гидролиз подавляется.

4. Константа диссоциации продукта гидролиза: -  чем 
меньше Кдисс (или больше рК) продукта гидролиза, тем 
быстрее и полнее протекает гидролиз.

Пример:
NH4CI + НОН NH4OH + НС1; Кд NH4OH>KHCN
Кд=1,7*10"5
NaCN + НОН = NaOH+HCN h NH4Cl<hNaCN
Кд=1*10'12

4.1.4. Равновесие в кислотно-основных реакциях
(константа протонирования)

Кислотно-основные реакции широко применяются в 
аналитической химии. Например, существует кислотно
основная классификация катионов, в которой все катионы 
разделены на шесть групп, в зависимости от их способности к 
взаимодействию с кислотами и основаниями, образованию 
кислот и оснований в реакции гидролиза. Реакции 
нейтрализации также широко применяются в аналитической 
химии.

Реакции между кислотами и основаниями проходят с 
участием молекул растворителя, которые играют роль 
переносчика протонов от кислоты к основанию
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НА + В +-* BIT + А'
К-та1 осн.2 к-та2 осн.1

Любую кислотно-основную реакцию можно представить в 
виде двух полу реакций:

НА + Н20  <-» Н30 + + А'
Кк=[НзО+][А']/[НА] Ккислоты
в  + н 2о  *-*■ ВЬГ + Н20
К в  -  [ВН1 / [В][Н30 +] К-иротонироваиия

Константа равновесия кислотно-основной реакции есть 
отношение констант кислотности кислоты I (НА) на К 
кислотности кислоты И (сопряженной с основанием II)

Кр = Кнд / Квн

Величины констант ионизации кислот и оснований обычно 
(часто) выражают в показателях, т.е. рКА= -  lgKA 

Пример: Кснзсоон =  10"5 
рК снзсоон ~ 5 — lg 1,74=5 — 0,24=4,76
рКА -  характеризует силу кислотности. рКв -  силу 

основания. Чем больше численное значение рК, тем меньше 
диссоциируется данная кислота или основание:

рКщ = 3,21 рКснзсоон = 4,76 Khf > Кснзсоон
pK-C6H50H = 9,98 pKc6H50H < рКснзсоон 
Прологарифмируем выражение (I)

(—)lg Kp= lg- Кна — Квн+ (-) рКр= рКА — рКвн

Рассчитаем Кр равновесия реакции
(1) (2)

Пример: СНзСООН + C6H5ONa С6Н5ОН + CH3COONa 
рКнл= 4,76 рКвн+= 9,98

рКр = 4,76 -  9,98 = -5,22 Кр=105’22 Кр »  1 
поэтому реакция идет до конца и быстро 
СН3СООН + NaCSN <-> HCSN + CH3COONa 
рКр= 4 ,76-0,85 = 3,9
рКсюсоон^ 4,76 pK^sN= 0,85 Кр=10г3,9 К « 1  
Реакция не пойдет, она идет в обратном направлении, таким 

образом, при кислотно-основном взаимодействии реакция идет 
в сторону образования более слабой кислоты (электролита).
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Из курса неорганической химии вам известно, что соли, 
образованные из слабых кислот и оснований, при растворении в 
воде взаимодействуют с молекулами растворителя (НгО) с 
образованием слабых кислот и оснований. Равновесие, 
устанавливаемое в таких реакциях гидролиза называется 
гидролитическим.
NH4CI + Н20  NH4OH + НС1 NaCN + Н20  «-»> NaOH + HCN 
NH4++ Н20  «-► NH4OH + Н+ CN' + Н20  ОН' + HCN 
к-та осн. осн. к-та осн. к-та осн. к-та

NH4++ Н20  <->■ NH3 + Н30 +

Гидролиз продолжается до тех пор, пока произведение 
концентрации накапливаемых ОН" ионов и ионов Н+ от слабо 
диссоциируемой кислоты достигает ИГТН20 =10'14.

При установившемся, обратимом гидролитическом 
равновесии в растворе NH4C1 образуется кислая, а в растворе 
NaCN -  щелочная среда.

Чем меньше константы ионизации продуктов гидролиза, 
тем в большей степени идет реакция гидролиза. Так например, 
NaCN гидролизируется в большей степени, чем NH4C1, т.к. 
Knh4oh~1 ,8 ТО5, Khci^I *10 12

1. Что должен знать студент
1. Протолитическая теория -  основания -  протофильные 

вещества, кислоты — протогенные вещества, катионы — лиония, 
анионы -  лиата.

2. Протолитическое равновесие -  обмен протонами между 
реаги-рующими вещества ми.

3. Теория Льюиса: кислоты -  акцепторы, основания -  
доноры пары электролитов.

4. Константа равновесия кислотно -  основной реакции -  это 
отношение константы кислоты 1 на константу" кислотности 
кислоты 2 сопряжённого с основанием 2 .

5. pH -  отрицательный логарифм концентрации ионов 
водорода.

6 рК — отрицательный логарифм константы диссоциации.
7. Гидролитическим -  называют равновесие реакции 

гидролиза.
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2. Блок самоконтроля и ситуационные задачи
1. Отличительные признаки теорий Аррениуса и Бренстеда

-  Лоури.
2. Отличия протолитической теории и теории Льюиса.
3. Константа протолитического равновесия.
4. Направление протолитической реакции.

Задачи:
1. Рассчитайте pH 0,2 м раствора уксусной кислоты.
2. Рассчитайте pH 0,05 м раствора едкого калия.
3. pH раствора соляной кислоты равно 2,38. Рассчитайте 

концентрацию НС1 в растворе.
4. Рассчитайте pH 0,1 н раствора серной кислоты без учета и 

с учетом активности ионов водорода.

4.2. ЗНАЧЕНИЕ pH И рОН СОЛЕЙ
4.2.1. Расчет pH и рОН сильных и слабых кислот и 

оснований

Сильная кислота НС1 —> Н+ + СГ [Н ] = СА
pH = рСА

Сильное основание
NaOH «-*■ Na+ + ОН' [ОН] = Св 

Из ИП воды [Н“] [ОН‘] = Kw CB= K W/[H ] [H] = KW/CB 
[OH'] = Kw/[H]

pH = pKw -  pCB 
Задача 1. Рассчитайте pH 0,1 м раствора едкого натрия 

pH = 1 4 ,0 0 -1  = 13,00

Слабая кислота
НСООН <-» НСОО' + Н [НСОО ] = [Н+]
Кшс = [НСОО ] [Н ]/[НСООН] = [Н]2/[НСООН] = [Н]2/Скис
[ Щ  =  V k a - c a  p H  =  | ( р К А+ р С А)

Задача 2. Рассчитайте pH 0,1 м раствора уксусной кислоты 
pH для 0,01 м СНзСООН рКА=4,75 
pH = (4,75 + 2)/2 = 6,75/2 = 3,38

107



Задача 3. Рассчитайте [Н+] в растворе с величиной pH = 3,38 
[Н] = 10-338= 10'4 -1040,б2= 4,16 -10'4 

Слабое основание
NH4OH «-► NH4+ + OH' [NH4+]-[O H  ] Кв = [NHf] [ОН']/[ 

NH,OH]= =[ОН2]/Св
[ОН]2= Кв • Св Из ИП воды [ОН] = KW/[FT] Kw2/[H]2 = 

Кв-Св
[H]2 = KW2/ Кв-Св 

[Н] = Kw /(Кв • Св)1/2 pH = pKw -  р Кв + Св /2 
Задача 4. Рассчитайте pH 0,1 м раствора NH4OH 

рН = 14 — (4,76 +1)/2 = 14-2,88 = 11,12 
Как видно из вышеуказанных формул, расчеты pH 

растворов слабых кислот и оснований выводится из выражений 
констант ионизации слабых кислот и оснований 

НА —> ЕГ + А" Ка = [H+HA'1/tHA]
Константа ионизации (или распада на ионы) характеризует 

прочность соединения, чем прочнее химическое соединения, 
тем меньше константа его ионизации. Константы ионизации 
используются для расчета pH растворов слабых кислот и 
оснований.

4.2.2. Амфотерность и ее применение в анализе.
Расчет pH амфолитов

Ряд веществ, в зависимости от условий реакции, проявляют 
как кислые, так и основные свойства. Вещества, обладающие 
такими (амфипротными, амфотерными) свойствами, называют 
амфолитами -  Н20 , СН3ОН, А1(ОН)3, Zn(OH)2, анионы кислых 
солей НСОз', Н2Р 0 4'.

Например, гидрокарбонат ион или гидроксид алюминия 
реагируют как с кислотами, так и с основаниями
tF

н2о + со3 2 «- нсо3- ->• Н2С0 3
ОН' амфолит
КГ

2НгО + А102‘ <- А1(ОН)3 -*• АГ3 +Н20  
О Н  амфолит

Если в растворе амфотерного соединения (амфолита) 
присутствует более сильный донор протонов — сильная кислота,
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то амфолит проявляет основные свойства, являясь акцептором 
протонов, в присутствии же сильного акцептора протонов 
(основания) амфолит отдает свои протоны, ведя себя как 
кислота. Амфолиты являются слабыми электролитами, 
обладают слабыми кислотно-основными свойствами.

Конц. ионов водорода в изоэлектрической точке, т.е. в точке 
установления равновесия между двумя формами амфолита 
рассчитывается по формуле.

Расчет pH  амфолитов [Н+]и30= KkKw / К0 рНИ|0 = Х(рКк + 
PKW-  РКВ)

В практике качественного анализа часто возникает 
необходимость перевода гидроксидов из осадка в раствор АЮг", 
Zn022', 2СЮ2" -» 2СЮ4" + 4Н20

А1(ОН)з| + NaOH -> Na[Al(OH)4] |А1(ОН)3 + NaOH 
—»NaA102 + 2Н20

При разделении катионов IV группы используют 
амфотерность. Катионы V и VI группы выпадают в осадок в 
виде гидроксидов, а катионы IV группы остаются в растворе в 
виде гидроксокомплексов.

При постепенном подкислении щелочного раствора сначала 
выпадает Zn(OH)2 pH 6-8, рН=7, а затем при pH 3-5 рНи30 = 4 
А1(ОН)3.

В медицине и фармации большое значение имеет группа 
органических амфолитов.

Пример :амино фенолы
N H , NHj

( Q > o h  < Q > o h  < Q > 0 -

pH <5 амфолиг pH >9
pH=5-7
РНизо- 6

Аминокислоты -  амфолиты
+ +
NH3-C H 2 -COOH ^  NH3CH2COO ~  NH2CH2COO' 

pH <2 pH=4-8 pH >10
рНи30 ^5,5
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Величина pH изо описывает условия осаждения 
органических амфолитов (белков). Что часто используется при 
их анализе

1. Что должен знать студент
1 .Буферными называют растворы, pH которых при действии 

сильной кислоты или основания почти не меняется.
2.Буферная ёмкость -  число молей сильной кислоты или 

щёлочи, изменяющая pH одного литра раствора на одну 
величину (а) концентрацию концентрацию (ГГ) на порядок.

3.Дифференцирующее действие -  такое действие, при 
котором сила протолитов различается значительно редко.

4.Теория солвосистем -  кислоты -  вещества образующие 
ион лиония одноимённый ионом лиония растворителя. 
Основания -  вещества образующие ион лиата, одноимённый с 
ионом лиата растворителя.

2. Блок самоконтроля и ситуационные задачи
1. По каким признакам отличают кислотные буферные 

смеси от основных.
2. Напишите формулу расчета pH ацетатной и аммиачной 

буферной смеси.
3. Принципы разделения катионов IV группы от катионов 

V и VI групп: Напишите уравнения реакции растворения 
амфотерных гидроксидов А1(ОН)3 и Zn(OH)2 в щелочах.

4. Распишите амфотерные свойства аминофенола и 
аминокислот.

5. Укажите отличие нивелирующего и дифференцирующего 
свойств неводного растворителя.

Задачи:
1. Рассчитайте pH буферной смеси, полученной 

смешиванием 200 мл 0,1 н раствора уксусной кислоты с 300 мл 
0,2 н раствора его натриевой соли. (Ответ: 5,23).

2. Рассчитайте молярную концентрацию аммиака в 
растворе с величиной рН=10. (Ответ: 5,6 • 10^ м).

3. Рассчитайте pH 10% раствора аммиака с плотностью 
0,957 г/см3. (Ответ: 12).
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ГЛАВА 5. ПРИМЕНЕНИЕ ЗАКОНА ДЕЙСТВУЮЩИХ
МАСС К КОМПЛЕКСНЫМ СОЕДИНЕНИЯМ 

5.1. РАВНОВЕСИЯ КОМПЛЕКСООБРАЗОВАНИЯ И 
ИХ РОЛЬ В АНАЛИТИЧЕСКОЙ ХИМИИ

5.1.1. Общая характеристика комплексных 
(координационных) соединений металлов

Комплексные (координационные) соединения широко 
распространены в живой и неживой природе, применяются в 
промышленности, сельском хозяйстве, науке, медицине. Так, 
хлорофилл -  это комплексное соединение магния с 
порфиринами, гемоглобин содержит комплекс железа (II) с 
порфириновыми циклами. Многочисленные минералы, как 
правило, представляют собой координационные соединения 
металлов. Значительное число лекарственных препаратов 
содержит комплексы металлов в качестве фармакологически 
активных веществ, например инсулин (комплекс цинка), 
витамин В12 (комплекс кобальта), платинол (комплекс платины) 
и т.д. В широком смысле почти все соединения металлов можно 
считать комплексными соединениями.

Часто при получении лекарственных препаратов на основе 
фармакологически активных комплексных соединений удается 
понизить токсичность как металла, так и лигандов, связанных в 
комплексе, и модифицировать в желаемом направлении их 
биологическую активность. Так весьма ядовитый цианид калия 
теряет свою токсичность при связывании в ферроцианид 
(желтая кровяная соль) или в феррицианид (красная кровяная 
соль)калия.

Следует отличать молекулярные комплексы — образованные 
нейтральными молекулами, обычно не содержащими металлы, 
например, бензола с йодом, хинона с гидрохином и т.д. от 
координационных комплексных соединений.

Основателем координационной теории комплексных 
соединений, является швейцарский химик Альфред Вернер, за 
работы в этой ему в 1913 г. присуждена Нобелевская премия
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Название «комплексное соединение» впервые встречается у 
немецкого химика В.Оствальда.

Комплексные (координационные) соединения образуют 
как металлы, так и неметаллы. В аналитической химии чаще 
всего используют комплексные соединения металлов 
(координационные соединения металлов.)

Комплексное соединение (сокращенно комплекс) состоит из 
атома металла комплексообразователя М, с которым связаны 
лиганды (старое название адценды) L. Атом М и лиганды L 
образуют внутреннюю сферу комплекса. Внутренняя сфера 
при написании формулы комплекса заключается в квадратную 
скобку. Лигандами могут быть нейтральные молекулы (обычно 
основного характера), отрицательно заряженные анионы 
(iацидогруппы). Простые положительно заряженные катионы в 
роли лигандов не выступают. Если внутренняя сфера комплекса 
несет отрицательный или положительный заряд, то для 
компенсации этого заряда необходимы ионы, образующие 
внешнюю сферу. Во внешней сфере могут находиться не только 
ионы, но и нейтральные молекулы, очень часто молекулы воды.

Примеры: a). K4[Fe(CN)6] • ЗН20  тригидратгексацианофер- 
рата (П) калия. Здесь в роли атома металла 
комплексообразователя выступает железо (II), в роли лигандов
-  цианогруппы. Ион железо (II) и шесть цианогрупп образуют 
внутреннюю координационную сферу комплекса, что и 
обозначено квадратной скобкой. Во внешней сфере в данном 
случае находятся четыре катиона калия К+ (они компенсируют 
заряд внутренней сферы [Fe(CN)6]4") и три кристаллизационные 
молекулы воды.

б). В комплексах платины (II) [Pt(NH3)2Cl2], K2[PtCl4] и 
[Pt(NH3)4]Cl в первом соединении внешняя сфера отсутствует, 
поскольку внутренняя сфера комплекса электрически 
нейтральна. Во втором соединении во внешней сфере находятся 
два катиона К+, поскольку внутренняя сфера [PtCl4]2' имеет 
отрицательный заряд. В третьем соединении во внешней сфере 
имеются два хлорид иона СГ, так как внутренняя сфера 
комплекса [Pt(NH3)4]2+ заряжена положительно.
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Нейтральные молекулы (но не ионы), находящиеся во 
внешней сфере, называют (за исключением молекул воды или 
другого растворителя) клатратными молекулами, а сами такие 
соединения — клатратными соединениями (соединения 
включения).

Например, в комплексе никеля состава NiJ2 ■ 10А, где А -  
молекула карбамида OC(NH2)2. Имеется десять молекул 
карбамида, однако только шесть из них входят внутреннюю 
сферу комплекса. Четыре остальные молекулы карбамида и две 
йодид иона образуют внешнюю сферу. Эти четыре 
внешнесферные молекулы карбамида являются клатратными 
молекулами. Состав комплекса в целом можно представить 
следующим образом [NiA6]J2 1 4А.

Лиганд L образует с металлом комплексообразователем М 
Координационную связь различной химической природы 
(ионная, ковалентная полярная; по происхождению -  донорно- 
акцепторная, дативная). Координационная связь может быть 
одинарной, двойной, тройной. Координационную связь металл- 
нейтральный лиганд обозначают стрелкой, направленной от 
лиганда к металлу Aq <— NH3, Н20  —> Со, Pt <— Р(СН3)3.

Координационную связь металл-ацидогруппа обозначают 
чертой без стрелки М -  N, Fe -  CN, Aq -  S20 3, Sbv -  Cl.

Координационное число центрального атома -  это число 
координацион-ных связей, образуемых атомом металла- 
комплексообразователя с лиган- дами. Координационное число 
может иметь значения от 2 до 12. Наиболее часто встречаются 
координационные числа 2, 4, 6. Координационные числа выше 8 
встречаются реже. Обычно координационное число металла- 
комплексообразователя выше его степени окисления.

Примеры: а). Координационное число 2 
[H3N —> Аа «- NH3]+; [Cl -С и 1- Cl]'
б). Координационное число 3

Г  j  1  1 - CN

НС-----Cun -C N

д). Координационное число 4
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Число координационных связей, образуемых одним и тем 
же лигандом с одним атомом металла-комплексообразователя 
называется дентат-ностью. Лиганды могут быть моно-, би, 
три и полидентатными.

К  монодентатным лигандам относятся анионы F-, СГ, ВГ, 
CIST, NO-, SCN , нейтральные молекулы с одним донорным 
атомом NH3, амины, молекулы воды и т.д. Они обычно 
образуют только одну координационную связь (если исключить 
мостиковые связи).

Связь в следующих комплексах квадратного строения:
Г  Вт -1 

I
2- -  ЫН, п  1 11 п

Br— Pt-— Вт 
|

----Pt“— NHj

Вт NH,

Бидентатные лиганды:

Пентадентатную координацию может осуществить анион 
этиледиамина триуксусной кислоты OOCH2NHCH2CH2-  
N(CH2COO~)2, гексадентатную ЭДТУК ( ООССН2) 2N-CH2 -  
CHr-N(CH2COO )2.

Иногда понятие координационного числа центрального 
атома М или дентатности лиганда формально становится 
неопределенным, например, в ферроцене Fe(C5H5)2 -  
дициклопентадинилжелезе (С5Н5 -  однократно 
депротонированная молекула циклопентадилена С5Н6).

С5Н5 -*  Fe <- С5Н5 С6Н6 -* С г«- СбНб 
Здесь атомы металла (Fe и Сг) связаны не каким-то 

определенным донорным атомом лиганда, а целиком со всем 
лигандом. Подобные соединения называют седвичевыми



соединениями или ароматическими комплексами металлов. Это 
частный случай тс-комплексов.

Комплексные соединения могут быть катионного, 
анионного типа и комплексами неэлектролитами. Внутренняя 
сфера комплексов неэлектро-литов не имеет электрического 
заряда [Pt(NH3)2Cl2], РЧ1(ДМГ)2], где НДМГ -  молекула 
диметилглиоксима.

Если комплекс содержит только один атом 
комплексообразователя, то называется моноядерным 
(одноядерным). Если он содержит два и более атома металла- 
комплексообразователя, его называют би- или полиядерным.

Пример: биядерный комплекс платины (II) анионного типа

-Вг
- /  \Bi Вг Вт

Трехядерный нейтральный комплекс меди (II)
С1\ г х С1\  / СЧ Г ^ NCCH>

rCuv. ^CuC
CHjCN Cl Cl Cl

Если лиганд связан в полиядерном комплексе одновременно 
с двумя или тремя атомами металла, то такой лиганд 
называется мостиковым. В многоядерных комплексах может 
осуществляться так же связь металл-металл. Если связей 
металл-металл достаточно много (обычно больше трех), то 
такие комплексы называются кластерами.

Координационная связь металл-лиганд может быть 
одинарной, двойной, тройной. Так, в тетрааминном комплексе 
меди [Cu(NH3)4]2+ имеются четыре полярные ковалентные 
координационные связи Си11 <—NH3.

В ферроцианид ионе [Fe(CN)6]4' имеется шесть 
координационных связей Fe (II) -  цианогруппа, которые можно 
условно обозначить следующим образом

п —^Fe CN
-—

115



Это координационные связи -  двойные ковалентные 
(полярные), состоящие из одного донорно-акцепторного а 
компонента и одного л компонента.

Таким образом, в действительности в ферроцианид ионе 
[Fe(CN)6]4' нет ни катиона Fe3+, ни анионов CN", а существует 
устойчивая группировка связанных между собой металла- 
комплексообразователя и лиганда.

Как правило, эффективный заряд на центральном атоме 
комплексо-образователя меньше его степени окисления.

5.1.2. Равновесия в растворах комплексных соединений.
Константы устойчивости и нестойкости комплексов
Комплексные соединения катионного и анионного типа 

чаще всего растворимы в воде. В их водных растворах 
устанавливаются химические равновесия, иногда -  довольно 
сложные. Комплексы -  не электролиты, как правило, мало 
растворимы в воде; растворившаяся часть этих комплексов 
ведет себя как слабый электролит.

Так, при растворении аммиачного комплекса серебра 
[Ag(NH3)2]Cl или ферроцианида калия K4[Fe(CN)6] вначале 
происходит первичная электроли-тическая диссоциация — 
отщепляются ионы внешней сферы.

[Ag(NH3)2]Cl - » [Ag(NH3)2f  + СГ 
K4[Fe(CN)6] — 4К+ + [Fe(CN)6]^

При первичной диссоциации комплекс ведет себя как 
сильный электролит -  распадается на внешнесферный и 
комплексный ион полностью.

Затем происходит вторичная диссоциация комплекса уже 
по типу слабого электролита -  отщепляются лиганды 
внутренней сферы. Так, в случае комплекса серебра происходит 
последовательное замещение молекул аммиака молекулами 
воды:

[Aq(NH3)2]+ + Н20  -► [Aq(NH3)(H20)]+ + NH3 
[Aq(NH3)( Н20)]+ + Н20  -* [Aq(H20)]+ + NH3

Каждая ступень диссоциации внутренней сферы комплекса 
характеризуется своей константой химического равновесия.
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На практике обычно в записях уравнений диссоциации 
молекулы воды для краткости не указываются.

В общем виде:
М + L = ML Pi = a(ML)/a(M) • a(L)
ML + L = ML2 p2 = a(ML2)/a(ML) • a(L)
MLn.i + L = MLn pn.. = a(MLn)/a(MLn_i) • a(L) 
где все активности -  равновесные; рь р2, р... -  истинные 

термодинамические константы равновесия, т.е. константы 
ступенчатого равновесия. Произве-дение констант 
ступенчатого комплексообразованш равно полной кокстан-те 
устойчивости р

М + nL = MLn 
р = a(MLn)/a(M) ■ a(L)n 

Р =  P i  ■ Р 2 ' Pn
Если коэффициенты активности реагентов равны единице 

(условие справедливое для сильно разбавленных растворов), то 
равновесные активности равны равновесным концентрациям, 
тогда константа устой-чивости комплекса равна его 
концентрационной константа устойчивости

Р = [MLn]/[M ][Lf 
где все концентрации равновесные.
При постоянной и достаточно большой ионной силе 

раствора (Jc = 1-4) концентрационная константа устойчивости 
также постоянна даже если коэффициенты активности сильно 
отличаются от единицы, а растворы не являются сильно 
разбавленным.

Чем больше константа устойчивости, тем прочнее 
комплекс в растворе, тем полнее ионы металла М  
связываются в комплекс.

Реакция диссоциации комплекса в общем виде (без 
указания зарядов):

MLn = М + nL
Характеризуется полной истинной термодинамической 

константой равновесия (константа нестойкости, константа 
неустойчивости, константа диссоциации комплекса) Кн 

К„= а(М) ■ a(L)n/a(ML„)
Аналогично для ступенчатых констант нестойкости Кн
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MLn = MLn.i + L KH— 1/ft, = a(MLn_i) ■ a(L)/ a(MLn) 
MLn = MLn.2 + L Kh^d = l/pn-i -  a(MLn.2) ■ a(L)/ a(ML

MLn = M+nL KH= l/pn= a(M) ■ a(L)7 a(ML„) 
Произведение всех ступенчатых констант нестойкости 

равно константе нестойкости комплекса
Khi ■ Кн2 Кн .п = Кп 

Константы устойчивости комплексов часто имеют очень 
высокие числовые значения, поэтому обычно вместо величин 
самих констант устойчивости приводят их десятичные 
логарифмы. Для констант нестойкости принято давать их 
показатели

PKH=-lgK H
Истинные термодинамические константы устойчивости и 

нестойкости, выраженные через равновесные активности, 
зависят только от природы реагентов, растворителя и 
температуры, и не зависят от концентрации. Концентрационные 
константы устойчивости и нестойкости зависят дополнительно 
также от концентрации реагентов, ионной силы раствора. 

Примеры:
Cu2+ +4NH -  [Cu(NH3)4]2+ p={[Cu(NH3)4]2+}/ [Cu2+][ NH4]4; 

lgp=12,03; Jc= -0
Al3+ +40FT = [ Al(OH)4f  p={[Al(OH)4]+}/ [A13t][OH ]4; 

lgf}=33; Jc=0
Hg2+ +4Г = [HgJ4]2- P~{[HgJ4]2 }/ [Hg2 ][Г]4;

lgp=29,83; Jc= -0,5
Fe+3 +6NCS"=[Fe(NCS)6]3" p={[Fe(NCS)6]3“}/ [Fe3][NCSl6; 

lgP~3,23; Jc= 0
Экспериментально установлено, что константы 

устойчивости комплексов различных металлов однотипного 
состава и строения с О - и N - лигандами часто изменяются в 
последовательности

Mn2+<Fe2+<Co2+<Ni2+<Cu2+>Zn+2 
Эта последовательность называется рядом Ирвинга- 

Уильямса.
Логарифмы констант устойчивости аммиачных комплексов
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Комплекс
IgP

Mn2" Fe2' Co2- Ni2+ Cu2+ Zn2+
rM(NH3)2r 1,3 2,2 3,5 4,79 7,33 4,43
[M(NH3)4]2+ - 3,7 5,07 7,17 12,03 00ОoT

Знание констант устойчивости комплексов позволяет 
рассчитывать равновесные концентрации частиц в растворах, 
проводить сравнительную оценку прочности комплексов и т.д. 
Если, например, организм перенасыщен соединениями какого- 
либо металла, что приводит к отравлению различной степени 
сложности, то в организм вводят антидоты -  нетоксичные 
лиган-ды (комплексоны унитиол и др.), которые образуют 
устойчивые растворимые комплексы с этим металлом, 
выводящийся затем из организма естественным путем. Если, 
напротив, в организме ощущается недостаток каких-либо 
металлов (например, дефицит железа при малокровии), то при 
лечении в организм вводят комплексные соединения этих 
металлов умеренной прочности.

5.1.3. Условные константы устойчивости комплексов
Лиганды в растворе могут находиться в различных формах. 

Если свободный лиганд обладает выраженными основными 
свойствами (типичный случай), то он может взаимодействовать 
с кислотами и присоединять протоны. Таких побочных 
равновесий может быть несколько. Чтобы учесть все формы 
нахождения лиганда в растворах, вводят понятие условной 
концентрации константы устойчивости комплекса или 
условной концентрации константы нестойкости комплекса, 
которые по форме аналогичны формулам концентрационных 
констант устойчивости нестой-кости комплекса.

В выражении условной константы устойчивости 
концентрация лиганда выражена активной долей лиганда.

Активная доля лиганда -  депротоннированная форма 
лиганда, способная к координации, которая зависит от 
константы диссоциации лиганда L и pH раствора.

а — [L] / Cl
где [L] -  равновесная (депротонированная), Cl -  общая 

концентрация лиганда.
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Константу Р, выраженную с учетом активной доли лиганда, 
называют условной константой.

М + nL = ML„
Р = [MLn]/[M] [L]n из a=[L]/CL; [L]=CLa 

р1 = [МЕп]/[М]-[СьГ • a“

Численные значения условных констант изменяются с 
изменением условий проведения реакций. Они используются в 
практических расчетах, так как позволяют формально 
учитывать побочные реакции, в которых участвуют.

5.1.4. Факторы, влияющие на процессы 
комплексообразоваиия в растворах

1. p H  среды. Изменение pH раствора влияет на процессы 
комплексооб-разования, особенно в тех случаях, когда в 
реакциях комплексообразоваиия или в побочных реакциях 
лигандов участвуют ионы водорода.

Например, аммиачный комплекс серебра [Ag(NH3)2]2+ может 
существовать в нейтральных и слабо щелочных растворах, 
тогда как в кислой среде он разрушается с выделением осадка 
хлорида серебра.

[Ag(NH3)2]Cl + 2Н30 + -* AgCl| + 2N H / + 2НгО
Часто для полноты связывания иона металла в комплексе, 

комплексообразование проводят в слабо щелочной среде. При 
этом подавляется взаимодействие лигандов с ионами водорода, 
возрастает равновесная концентрация лиганда, равновесие М + 
L” ML смещается в сторону образования комплекса, т.е. 
увеличивается степень связывания ионов металла в комплекс. 
Однако в сильно щелочных средах комплексо-образование 
обычно не проводят, чтобы избежать гидролиз ионов металлов 
и образования гидроксидов металлов.

2. Влияние концентрация лиганда и природы 
растворителя. Чем больше концентрация лиганда, тем полнее 
металл связывается в комплекс.

Растворитель, понижающий диссоциацию комплексного 
иона, так же способствует сдвигу равновесия 
комплексообразоваиия вправо.
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Пример:
г  , в о п и е м  СТПГГП _

Со + 4NCS" -------------- * [Co(NCS)4]
светло- б/цвет. ♦
розовое синее кольцо

3. Влияние посторонних ионов, образующих 
малорастворимое соединение с металлом- 
комплексообразователем. Введение в раствор посторонних 
ионов иногда может привести к разрушению комплекса.

Рассмотрим равновесие в растворе комплекса серебра 
[Ag(NH3)2r  = [AgNH3]+ + NH3 = Ag+ + 2NH3

Комплекс довольно устойчив IgP = 7,21, поэтому в обычных 
условиях равновесие сдвинуто влево в сторону образования 
комплекса. При введении в раствор йодид ионов J- возможно 
выпадение осадка

Ag+ + Г  —> AgJj.
Поскольку произведение растворимости Ks(Agj) — 8,3 • 10" 

очень мало -  на несколько порядков меньше KsAgci = 1 ;8 • Ю10.
4. Влияние ионной силы раствора. Ионная сила раствора 

также оказывает влияние на равновесия комплексообразования, 
поскольку с изменением ионной силы раствора изменяются 
равновесные активности ионов — участников реакций и, 
следовательно, соотношение между равновесными 
концентрациями реагентов.

5. Влияние температуры. Константы устойчивости и 
нестойкости, как и все константы химического равновесия, 
зависят от температуры, поэтому с изменением температуры 
равновесие комплексообразования смещается в ту или другую 
сторону.

5.1.5. Хелатные и внутрикомплексные соединения
В химическом анализе используют комплексные 

соединения прак-тически всех типов -  катионного, анионного, 
комплексы неэлектролиты, комплексы с неорганическими и 
органическими лигандами, моноядерные и многоядерные и т.д.

Наиболее часто используют комплексообразование с би- 
или полидентатными органическими лигандами, образующими 
хелатные соединения.
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Хелатными называют клещевидные комплексы, в которых 
бидентатный лиганд (подобно клещам) образует цикл с 
центральным ионом металла-комплексообразователя.

Примеры: оксихинолинат магния (светло-зеленый осадок)

Частный случай хелатных комплексов, не содержащих 
внешнесферного иона, называют внутрикомплексньши 
соединениями.

Пример: Внешнесферный оксихинолинат магния или 
глицинат меди

Термин «хелат» предложен в 1920 г. Морганом. Хелаты, в 
отличие от ВКС, могут быть комплексами катионного, 
анионного типа.

ВКС и ХКС чаще всего образуются при реакциях солей 
металлов соответствующими нейтральными лигандами или их 
солями в растворах. ВКС обычно малорастворимы в воде, часто
-  окрашенные веществ, могут экстрагироваться (иногда -  
избирательно) органическими растворителями, не
смешивающимися с водой. ВКС обладают различной 
растворимостью и окраской, зависимы от природы как от 
металла-комплексообразователя, так и лигандов, внешней 
сферы.

этилендиаминат никеля
Н,С -----  СН,

HjN N H  lN i(Enb]'

О
сн,

/
Си(Глицин -Н );

\ / \
Н ,С -----N/Ч

н н
о —

о

122



ВКС и ХКС более устойчивы, чем комплексы тех же 
металлов с монодентатными лигандами, образующими 
аналогичные координационные связи. Повышенная 
устойчивость пяти и шестичленных металлоциклов 
сформирована правилом циклов Чугаева или хелатным 
эффектом.

При образовании хелатного комплекса обязательно 
происходит циклизация (хелатизация) металла бидентатным 
лигандом.

М.А.Чугаевым показано, что устойчивость хелатных 
комплексов значительно выше устойчивости комплексов с 
монодентатными лигандами. Наиболее устойчивыми являются
5- и 6-членные металлоциклы. Хелатный эффект -  это 
увеличение устойчивости комплекса при хелатизации.

Пример: [Ni(NH3)6]2+ шесть монодентатных N-лигандов 
lgp = 8,6

[№(Еп)з] три бидентатных N-лигандов, образующих 
пятичленный хелатоцикл lgP = 18,2.

Показано, что устойчивость аммиачных комплексов никеля 
возрастает с увеличением числа лигандов во внутренней сфере 
и увеличением числа хелатных циклов вокруг атома 
ком плексообразователя._____________________________

[Ni(NH зЪГ [Ni(NH3)4r fNi(NH3)6r +
ы 5,00 7,87 8,61

TNiEnf [ЩЕпЪГ № (ЕП)3Г
lgp 7,51 13,86 18,28
Установлено, что пятичленные хелаты устойчивее 

шестичленных аналогов.
Cu2+ + En = 

[CuEn]2+ пятичлен 10,72 Cu2+ + tn = 
fCu tn]2+ шестичлен 9,98

Cu2+ + 2En = 
[CuE J2+ пятичлен 20,03 Cu2+ + 2tn = 

[Cu tn2l2+ шестичлен 17,17

tn-триэ гилендиамин H2N СH2 CH2 CH2 n h 2
ВКС и ХКС широко применяются в аналитической химии 

для определения металлов при их осаждении, а также в качестве 
катализаторов, красителей, основы фармакологически активных
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препаратов, стабилизаторов вина, препятствующих его 
окислению для уменьшения жесткости воды.

Комплексонаты металлов -  частный случай ХКС, широко 
используется в количественном анализе для определения 
катионов разичных металлов.

Комплексонаты -  это координационные соединения 
металлов с анионами комплексонов — полиосновных 
аминокарбоновых или аминофосфорных кислот.

Примеры комплексонов:
а). Комплексен I -  нитрилотриуксусная кислота.

^CH jCO O H

НООССН2— N 4

n c h 2c o o h

б). Комплексон II -  этилендиаминтетрауксусная кислота.
ноос—СН,\ сн,соон

\  /N--СН2---СН2---N
ноос—сн2 \ с н гсоон

в). Комплексон П1 -  трилон Б динатриевая соль ЭДТУК.
Максимальная дентатность ЭДТА и ЭД'ГУ равна шести,

может занимать до шести координационных мест внутренней 
координационной сферы, образуя координационные связи через
2 атома азота и 4 карбоксильные группы с образованием 4х 
пятичленных хелатных циклов вокруг центрального иона- 
комплексообразователя, чем и объясняется их высокая 
устойчивость.

г). Нитрилотриметиленфосфоновая кислота.
у С Н 2— РО(ОН)2 

(НО)2ОР —  СН2 N,

\ н 2—  РО(ОН)2

Является полидентантным лигандом: образует 
координационные связи с атомом меташта- 
комплексообразователя через атом азота и атомы кислорода 
депротонированных фосфорных остатков.

Амино или аминокомплексы, аммиакаты или аммиачные 
комплексы. Координационные соединения металлов, 
содержащие молекулы координированного аммиака
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М <—NH3
Аминокомппексы -  координационные соединения металлов 

с нейтральными лигандами. Часто -  это комплексы катионного 
типа [PtPy4]Cl2, где Ру -  молекула пиридина.

Ацидокомплексы -  координационные соединения, 
содержащие во внутренней сфере только ацидогруппы, т.е. 
отрицательно заряженные лиганды -  анионы кислот. 
Ацидокомплексы относятся к комплексам-электролитам 
анионного типа. Пример: K4[Fe(CN)6], Na3[Co(N02)6], K^Hg-U].

Ацидоаминокомтексы -  координационные соединения 
металлов, содержащие во внутренней сфере как нейтральные 
лиганды, так и ацидо-группы. Например, [Co(NH3)sN03]2~ 
используется при определении полу-микроколичеств фосфатов; 
+ [CoEn2(NCS)2]- -  используется для опреде-ления висмута 
(III) в форме [CoEn2(NCS)2][BiJu] и т.д.

5.1.6. Применение комплексных соединений в химическом
анализе

Комплексные соединения широко используются в 
качественном и количественном анализе.

Осаждение катионов и анионов из растворов:
Катионы калия 1C осаждают гексахлорплатинатом натрия 

No2[PtCl6]
2К’ + [PtCl6]2' —> K2[PtCl6] |  (желтый осадок) 

или гексахнитрокобальтатом натрия Na3[Co(N02)6]
2К+ +N a’ + [Co(N02)6]3- -> NaK2[Co(N02)6] |  (желтый осадок) 

Обнаружению К ' мешает ион аммония, который дает 
аналогичный аналитический эффект.

Раствоуение осадка. Для растворения осадка хлорида 
серебра AgCl используют реакции образования растворимого 
комплекса

AgCl| + 2NH3 -» [Ag(NH3)2]+ + Cl- 
Обработка щелочами при нагревании осадка сульфата 

свинца PbS04 приводит к растворению вследствие образования 
растворимого комплекса

PbS04 + 40Н” -*■ [Pb(OH)4]2 + S 0 42"
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Разделение ионов путем дробного осаждения или дробного
растворения.

Пример: отделение серебра из смеси хлоридов серебра и 
ртути AgCl + HgCb. Осадок, состоящий из этой смеси, 
обрабатывают раствором аммиака. Серебро переходит в раствор 
вследствие образования растворимого комп-лекса [Ag(NH3)2]Cl 

AgCl + 2NH3 -» [Ag(NH3)2]+ + Cl- 
Хлорид ртути (I) остается в осадке, который постепенно 

темнеет в вследствие выделения металлической ртути при 
реакции хлорида ртути (I) с аммиаком.

Аналогично можно перевести в раствор из осадков 
гидроксидов катионы Со2+, Ni+2 , Cu+2, Cd2+, Hg2 в форме 
растворимых аммиачных комплексов, тогда как гидроксиды 
магния, железа, сурьмы, висмута остаются в осадке, поскольку 
не образуют растворимых аммиакатов.

Открытие ионов по изменению окраски раствора вследствие 
образования окрашенных комплексов. Многие комплексные 
соединения обладают характерной окраской, что позволяет 
использовать их для открытия ионов в растворе. Так, катионы 
Fe2+ или Fe3+ можно открыть по образованию темно-синих 
осадков «турнбулевой сини» Fe3"[Fe,"(CN)6]2 и «берлинской 
лазури» Fe3"' [Fe"(CN)6]3 при реакции с ферроцианидом 
[Fe(CN)6]3’ и ферроцианид ионом [Fe(CN)6]4' соответственно 

3Fe2++ 2[Fe(CN)6]3" —*■ Fe3[Fe(CN)6]2i  «турнбулевая синь» 
4Fe3+ + 3[Fe(CN)6]4' —*■ Fe4[Fe(CN)6b |  «берлинская лазурь» 

Ионы Fe3+ можно открыть также по образованию в растворе 
окрашенных в красный цвет тиоционатных комплексов железа
( I I I )

Fe3++nNCS~ U  [Fe(NCS)_,J3_n гдеп=1~3 
Катион Си2+ открывают, действуя раствором аммиака на 

раствор, содержащий катионы Си2+ с образованием аммиачного 
комплекса меди (II) [Cu(NH3)4]2+ ярко-синего цвета 

Cu2+ + 4NH3 —► [Cu(NH3)4]2+
Определение подлинности лекарственных препаратов по 

функиионалъ-ным группам. Многоатомные спирты открывают с 
реакцией гидроксида меди, которые в присутствии этих спиртов
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в щелочной среде растворяются с образованием комплексных 
соединений интенсивно-синего цвета.

сн,он
I

2  С Н О Н  +  С и ( О Н ) 2 4- 2 0 Н "  ----------------

С Н , О Н

н,с-----о. я -----
'I > <  Iнс----- о о— сн

сн2— О Н  Н О — сн,

+  4 Н 20

Глицерин Комплекс синего цвета
Характерной реакцией на фенолы и их производные 

является цветная реакция с хлоридом железа (III) РеСЬ
C6H50H +FeC l3+ xH 20  = [Fe(C6H50)(H2G)x]Cl2+ HCI 

в щелочной среде комплекс разрушается.
Маскировка ионов в растворе (устранение их мешающего 

действия). Ионы, мешающие открытию других ионов, нередко 
можно связать в устойчивые комплексы, тем самым устранить 
их мешающее влияние. Например, обнаружение катиона 
кобальта (II) в присутствии железа (III). Со2+ образует с 
тиоционат ионом комплекс синего цвета [Co(NCS)4]2"

Со2+ + 4NCS" -> [Co(NCS)4f  
Тетратиоционатный комплекс кобальта (II) не устойчив 

(JgP = 2,2, т.е. р = 1,6 -102) и в разбавленных растворах 
равновесие сильно смещено влево. Ионы образуют 
тиоционатные комплексы [FeOSCS),,]3̂  красного цвета 

Fe3++nNCS“ = [Fe(NCS)n]v "
При п=6 устойчивость комплекса железа {III) р = 1,7 -10 

{Igf} — 3,23), т.е. этот комплекс устойчивее тиоционатного 
комплекса кобальта. На фоне красного комплексного иона Fe 
(III) синюю окраску комплекса Со (II) заметить практически 
невозможно, т.е. Fe+3 мешает обнаружению Со (II). Мешающее 
действие Fe+3 можно подавить введением в раствор фторид 
ионов Р~, с которым Fe (III) образует гораздо прочный 
бесцветный комплекс
[Fe(NCS)6]3-+6F-=[FeF6]3-+6NCS-p = 1,7 ■ 10й (lgP[FeF6] = 11,86)

P([FeF6]3-) 7 • 10+u
Кр= -----------------  = ----------- = 4.1 108

P([Fe(NCS)6]3-) 1,7 103
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Значение константы равновесия (4,1 108) достаточно 
большое, поэтому равновесие практически полностью 
сдвинуто вправо -  в сторону образования фторидного 
комплекса Fe3+, т.е. тиоционатный комплекс практически 
разрушается.

Ионы Со+2 при этих условиях не образуют прочные 
фторидные комплексы.

Основным условием маскирования мешающего иона 
является то, что маскируемый ион должен образовать с 
маскирующим реагентом комплекс высокой устойчивости, а 
определяемый ион, напротив, не должен образовывать 
устойчивый комплекс с маскирующим реагентом.

Реакции комплексообразования используются так же для 
изменения О.В. потенциалов редокс-систем, определения 
катионов люминесцентным методом, а так же для определения 
точки эквивалентности в титриметрическом анализе.

5.1.7. Преимущество органических реагентов 
и область их использования

Многие органические соединения вступают во 
взаимодействие с определенными веществами органической 
(или неорганической) природы, образуя продукты, обладающие 
аналитическими свойствами. Такие вещества называют 
органическими реагентами. Основоположником применения 
органических реагентов в аналитической химии являются 
выдающиеся русские химики: М.А.Ильинский, применивший а- 
нитрозо р-нафтол (1885г.) для обнаружения Со+3

/ ° ч
Гн " с"!

3 f f ' V ' ' + 3NH.PH —> 0

красно-бурый осадок 
и И.И.Чугаев, описавший закономерности, 

способствующие развитию теоретических представлений о 
взаимодействии органических реагентов с неорганическими 
ионами. Значительный вклад в развитие данной отрасли внесли 
также внесли такие ученые, как И.П.Алимарин, А.К.Бабко,
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Ю.А.Золотов, в том числе узбекские ученые Ш.Т.Талипов, 
Ш.Т.Ганиев, К.Рахматуллаев.

Органические реагенты используются в различных областях 
химического анализа, позволяя ускорить и упростить его 
выполнение, повысить чувствительность, точность и 
избирательность аналитических реакций. Они имеют ряд 
преимуществ перед неорганическими реагентами, например, 
благодаря высокой чувствительности с их помощью можно 
определить ион из более разбавленных растворов, который 
невозможно определить другими методами. Многие из них 
являются специфическими реагентами на неорганические 
ионы. Ценной является также способность органических 
реагентов реагировать на изменение реакции среды (pH). Все 
это привело к тому, что органические реагенты широко 
используют в аналитической химии.

5.1.8. Применение органических реагентов в анализе
а).Обнаружение -  многих катионов и анионов 

осуществляют с помощью комплексообразующих реагентов

н , с — C = N N =  C—СН3
Н3С - С  = N -  ОН Н,С — С =N N =  C —  СНIIО о

Диметилглиоксим для 
иона Ni (II)

Диметил глиоксимат никеля 
алокрасного цвета

Предельное разбавление
W=l:300000 

реакция высокочувствительная.
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Н—О—А1—О—Н Ализаринат
алюминия

|| | ярко красного
цвета 

ш=0’5 мкг 
II W=1 •'100000
о

Ализарин для обнаружения иона A f3

онI
С6Н5— ™ — ov |£, n= c— С6н5

\ -Си"
С6Н5 — C = N ^  ^О -С Н  — С6Н5

он купронат меди

Купрон ДЛЯ Си (II) зеленый хлопьевидный

Оксихинолинат
11 \  ̂  магния,

" N [I зелено-желтого цвета
\  т=0 25 

Sb— О ’
\ D mktW=1:200000 смВг Вг

красного цвета

Пиридил азо нафтол для Sb (III) предложен 
К.Рахматуллаевым

+ каа ао, + 8сн3соон —»

—» ЗИП = ( 1 ) = ( Г ) =  NH + ЗСКСНзСООЬ + 7Н20 + 2СН3СООК

бензидиновая синь т=0,25 мкг W=l:200000 см3



Бензидин для обнаружения (СЮ42~ и Сг20 72') хромат и 
дихромат ионов

нитрозоантипирин 
изумрудно-зеленого цвета

Н£ —х с=о 
с* • \ /5 X

С<Р5
Нитроантипирин красного цвета

Антипирин для обнаружения нитрит и нитрат ионов

Требования к органическим реагентам, используемым в 
анализе:

Органические реагенты должны отвечать нижеследующим 
требованиям

1 .Образование комплексного соединения с очень низкой 
растворимостью.

2,Образуемый комплекс должен иметь константу 
устойчивости р > Г 10+8.

3.Органический реагент должен хорошо растворяться в 
воде.

Специфические свойства некоторых органических 
веществ также успешно используются в анализе.

Например, наличие в растворе ацетат иона можно доказать 
появлением запаха уксуса при подкислении раствора.
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СНзСОСГ + IT  - *  СН3СООН
запах уксуса 

или запахом эфира при этерефикации 
СНзСООН + НОС2Н5 ±5 СН3СООС2Н5 + н 2о

Борат ион обнаруживают зеленым пламенем борно
этилового эфира

Н3ВО3 + ЗС2Н5ОН -► В(С2Н50 ) 3 + зн 2о

5.1,9.Индикаторные свойства органических реагентов
Органические соединения, чувствительные к изменению pH 

среды, окислителям или восстановителям, ионам металлов и 
резко изменяющие свою окраску называют индикаторами.

Органические реагенты используются не только для 
осаждения и обнаружения ионов, их используют так же для 
маскирования мешающих ионов. Например, ионы Fe2+ и Со2+, 
мешающие обнаружению Ni2+, маскируют солями винной 
кислоты, образующими прочные комплексы. Тартарат Fe2+ 
имеет следующее строение:

Ионы Fe(II) и Со(И), 
маскированные тартарат ионом, не 
мешают обнаружению Ni(II) 
реактивом Чугаева.

По своему назначению различают: кислотно-основные, 
окислительно-восстановительные и металлохромные индика
торы. Разное изменение окраски индикатора сопряжено с 
изменением строения его молекулы.

Пример: кислотно-основные индикаторы имеют ФАГ, 
изменяющийся под влиянием ионов водорода
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RjN— N= N -R  + H* —* R ,N = 0 = N -N -R
желтая красная H

1. Что должен знать студент
1. Кластеры и клатратные соединения.
2. Полиядерные комплексы.
3. Ряд устойчивости Ирвинга-Уильямса.
4. Активная доля лиганда.
5. Хелатные и внутрикомплексные соединения.
6 . Хелатный эффект.
7. Ацидо-, ацидоаминокомплексы, изополикислоты.
8. Комплексоны и комплексонаты.
2.Блок самоконтроля и ситуационные задачи
1. Значение комплексных соединений в медицине.
2. Катионные, анионные и нейтральные комплексы. 

Привести примеры.
3. Дентантность лиганда, координационное число атома 

комплексообразователя.
4. Константа устойчивости и нестойкости.
5. Ряд устойчивости Ирвинга-Уильямса однотипных 

комплексов.
6 . Влияние pH, концентрации лиганда, посторонних ионов, 

ионной силы и температуры на процессы 
комплексообразования.

7. Способы разделения и обнаружения Ag+; Hgf, а также 
Со2 , Fe3+ при их совместном присутствии.

8 . Активная доля лиганда и условная константа 
устойчивости (нестойкости).

9. Дайте определение органическим реагентам.
10. Требования, предъявляемые к органическим 

реагентам.
11. Назовите аналитические эффекты реакций нитрит и 

нитрат ионов с антипирином. Напишите уравнения реакций.
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ГЛАВА 6. КОЛИЧЕСТВЕННЫЙ АНАЛИЗ

6.1. КОЛИЧЕСТВЕННЫЙ АНАЛИЗ.
КЛАССИФИКАЦИЯ МЕТОДОВ КОЛИЧЕСТВЕННОГО

АНАЛИЗА.

6.1.1. Цель и задачи количественного анализа
Аналитическая химия -  наука о методах определения 

качественного и количественного состава веществ и 
материалов.

Цель количественного анализа заключается в 
установлении количественного состава вещества и его 
идентичности (соответствия) эталонному (стандартному 
образцу). Характеристика чистоты продуктов химических 
препаратов, лекарственного сырья и других материалов.

Задача количественного анализа состоит в разработке 
новых и совершенствовании существующих методов анализа.

От характеристики веществ зависит их пригодность к 
применению. Например, для внутривенного вливания 
используют 0,9 % р-р NaCl, снижение или увеличение 
концентрации NaCl приводит к нежелательным последствиям 
для больного человека. Температура плавления лекарственного 
препарата камфоры 178,4, изменение температуры его 
плавления свидетельствует о наличии примеси в препарате и, 
следовательно, о невозможности его применения.

Поэтому количественный анализ -  основное средство 
определения качества вещества и материалов, который зависит 
от количества основных компонентов, примесей и т.д.

М.В. Ломоносов, который впервые в науку ввел 
использование весов и создал закон сохранения массы, является 
основоположником количествен-ного анализа. Работы великих 
русских учёных Д.И.Менделеева, Меншуткина, Курнакова. а 
также советских ученых Тананоева, Виноградова, Алимарина, 
Хлопина и др. имеют огромное значение в становлении и 
развитии науки о количественном анализе.
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6.1.2. Основные принципы количественных определений 
(классификация)

Выделены три основных принципа количественных 
определений:

1 .Измерение количества продукта химической реакции, (по 
массе осадка, объему выделяющего газа). Используя закон 
эквивалентов, по ко- личеству продукта реакции можно 
рассчитать количество (концентрацию или массу) 
определяемого вещества (Гравиметрические методы).

II. Измерение объема реагента (газа или раствора), 
израсходованного на химическое взаимодействие с 
определяемым веществом. При этом реагент -  (раствор 
реактива) добавляют небольшими порциями и устанавливают 
точку эквивалентности химической реакции. Зная 
концентрацию и объем израсходованного реагента, по закону 
эквивалентов рассчитывают количество определяемого 
вещества (объемные методы).

ПТ.Измерение физических свойств определяемых веществ 
или продуктов их химической реакции: плотность, цвет и 
глубина окраски, электропроводность и т.д.) Интенсивность 
физического свойства (например, интенсивность окраски 
раствора) пропорциональна количеству (концентрации) 
вещества (Инструментальные методы анализа).

Различают химические и инструментальные методы 
количественного анализа. В химических методах проводят 
химическую реакцию и измеряют либо массу полученного 
продукта -  гравиметрические методы, либо объем реагента, 
израсходованный на взаимодействие с определяемым 
веществом -  волюмометрические (объемные) методы.
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6.1.3.Условия проведения количественного анализа.
Требование к реакциям, применяемым в количественном

анализе
Чтобы результаты количественного анализа были точными 

и правильными, необходимо соблюдать ряд условий:
1 .Должна быть подобрана подходящая аналитическая 

реакция или физическое свойство вещества.
2.Правильно выполнены все аналитические процедуры.
3.Применены достаточно надежные способы измерений 

результатов анализа. Реакции, применяемые в количественном 
анализе, должны отвечать следующим требованиям:

1. Реакция должна быть стехиометричной и протекать до 
конца. (Например, нельзя определить гравиметрически ион 
калия винной кислотой, т.к. растворимость гидротартората 
калия 3,4 г/л BaS04 можно определить гравиметрически, т.к. 
растворимость BaS04 1-10'5 г/л,) а для этого ПР образующего 
осадка должна наименьшей.
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2. Применяемая реакция должна иметь выраженный и 
устойчивый аналитический эффект (резкое и устойчивое 
изменение цвета, pH раствора и т.д.).

3. Окончание реакции должно определятся легко и 
точно.(Пример. Конец реакции нейтрализации, т.е. 
эквивалентная точка определяется точно и надежно pH метрами 
(РН=7).

4. Растворы реагентов должны иметь точную 
концентрацию, а для этого:

а) Иметь большую молярную массу (что позволяет снизить 
ошибки, воз-никающие при взвешивании).

б) Постоянный состав, отвечающий определенной формуле 
и не изменяющийся при хранении, высушивании, взвешивании.

с) Легко очищаться кристаллизацией.
д) Быть устойчивым к окислению и не поглощать влагу и 

углекислый газ из воздуха.
5. Все процедуры проводить с особой точностью и 

аккуратностью. Помнить, что любые потери вещества при 
проведении процедур анализа приведут к искажению 
результатов.

6 . Перед проведением измерений в мерной посуде, на 
аналитических приборах-весах, фотоколориметрах и т.д., 
необходимо провести их калибровку.

7. При выполнении инструментальных методов анализа 
используют достаточно интенсивные физические свойства 
веществ.

8. Результаты количественного анализа подвергают 
математической обработке, устанавливая воспроизводимость и 
правильность анализа.

При количественном определении возможны следующие 
ошибки.

1. Случайные ошибки -  обусловлены неаккуратностью 
проведения тех или иных операций количественного анализа. 
Для исключения случайных ошибок проводят повторные 
(трехкратные) измерения и вычисляют среднеарифметическую 
величину.
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2. Систематические ошибки -  обусловлены неточностью 
измерительной аппаратуры, мерной посуды или аналитических 
весов. Для исключения систематических ошибок проводят так 
называемый холостой опыт, т.е. калибровку измерительного 
устройства и контрольный опыт -  количественное определение 
с заведомо известным точным количеством (чистого) 
определяемого вещества.

1. Что должен знать студент
1. Цель количественного анализа - установление коли

чественного состава вещества и его идентичности 
(соответствия) эталонному (стандартному образцу).

2.3адача количественного анализа состоит в разработке 
новых и совершенствовании существующих методов анализа.

3.Случайные ошибки -  обусловлены неаккуратностью 
проведения тех или иных операций количественного анализа.

4. Систематические ошибки -  обусловлены неточностью 
измерительной аппаратуры, мерной посуды или аналитических 
весов. Для исключения систематических ошибок проводят так 
называемый холостой опыт, т.е. калибровку измерительного 
устройства и контрольный опыт -  количественное определение 
с заведомо известным точным количеством (чистого) 
определяемого вещества.

2. Блок самоконтроля и ситуационные задачи
17. Какие ошибки называются систематическими? 

Случайными?
18. На чем основан объемный анализ? Перечислите 

методы объемного анализа.
19. Предельная концентрация реакции иона Ni2+ с 

диметилглиоксимом составляет 1:500000 г/мл. Вычислить 
открываемый минимум, если известно, что реакция удается с 
каплей объемом 0,001 мл. Ответ'. 0,002 мкг.

20. Предельная концентрация ионов CN" в реакции с 
AgN03 составляет 1:50000 г/мл. Вычислить открываемый 
минимум, если реакция удается с каплей объемом 3 • 104  мл. 
Ответ-. 0,006 мкг.
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21. Минимальный объем исследуемого раствора, 
необходимый для открытия ионов меди действием раствора 
аммиака, равен 0,05 мл. Открываемый минимум -  0,2 мкг. 
Определить предельную концентрацию ионов меди в растворе. 
Ответ: 1:250000 г/мл.

6.2. ГРАВИМЕТРИЧЕСКИЙ (ВЕСОВОЙ) АНАЛИЗ.
СУЩНОСТЬ И МЕТОДЫ ГРАВИМЕТРИЧЕСКОГО

АНАЛИЗА 

6.2.1. Классификация и сущность гравиметрического
анализа

По способу получения продукта реакции гравиметрические 
методы делятся на:

1) Химиогравиметрические -  измерение массы продукта 
химической реакции (метод осаждения или отгонки).

2) Электрогравиметрические -  измерение массы продукта 
электрохими-ческой реакции (электролиз, измерение массы 
электрода).

3) Термогравиметрические -  измерение массы образца при 
термическом воздействии. Основная операция 
гравиметрического анализа — точное взвешивание на 
аналитических весах. Таким образом, сущность 
гравиметрического анализа сводится к точному взвешиванию 
продукта реакции и расчету по нему количества определяемого 
вещества.

6.2.2. Основы гравиметрического анализа
Название метода происходит от латинского слова gravitas -  

вес. При гравиметрическом анализе из навески вещества 
получают осадок или остаток, который взвешивают.

Навеском — называют небольшое количество образца 
анализируемого вещества или материала, которое взвешивается 
точно (до 4 го знака после занятой) и далее количественно 
подвергается всем аналитическим опера
циям. Существует 3 типа химиогравиметрических определений.
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I  тип весовых определений: определяемую часть (например, 
золу) количественно выделяют в свободном состоянии из 
анализируемого вещества и взвешивают. Все остальные 
компоненты отгоняются обжигом и прокалыванием навески.

Пример -  задача: Определить процент зольности угля, если 
при обжигании его навески 2,4257 г, остается зола 0,3124 г.

Решение: из 2,4257 г. навески получено 0,3124 г. золы, тогда 
в 100 г на-вески содержится % золы

100-0,3124
% золы = ------------------  = 12,8 %

2,4257

В зола 100
% зольности = ------------------

А
где, В -  масса золы,
А -  навеска.

II тип. метод отгонки
а) В косвенном методе отгонки определяемую составную 

часть (например, воду из кристаллогидратов) количественно 
удаляют из анализируемого вещества, а остаток взвешивают, 
т.е. взвешивают массу остатка после отгона летучих веществ.

Пример — определение влажности лекарственного сырья 
или определение кристаллизационной воды в
кристаллогидрате.
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Задача. Навеска кристаллогидрата = 2,1820 г. после 
высушивания стала равной =1,9455.

Рассчитать процентное содержание воды.
Решение a=mi=2,1820 2,1820 ->100%
m2=l,9455 0,2365 -> % Н О % Н О =(т. -п ь У  100

mi
B=mi -  m2=0,2365 г где, mi -  навеска кристаллогидрата 
% = 0.2365 ‘ 100= 10,83% т 2-  вес безводной соли после 

2,1820 высушивания до постоянной
массы.

б) В прямом методе отгонки -  определяемое вещество 
отгоняют, отгоняемые газы поглощают поглотителями 
(адсорбентами) и взвешивают поглотитель до и после анализа. 
По прибавке в массе поглотителя (mi -  m2) определяют 
количество отгона летучего вещества. Пример для 
определения процентного содержания углерода и водорода в 
органических соединениях точную навеску образца сжигают в 
потоке воздуха, очищенного от С02 и Н20.

Продукты сжигания, те пары С02 и Н20  пропускают через 
U образные трубки с поглотителями кристаллической щелочи и 
без водного хлорида кальция. Массы грубок увеличиваются 
пропорционально количеству поглощенных паров воды 
углекислого газа. Задача рассчитать % С и %, Н если из навески
0,5 г выделился.

m2 -  mi = 0,88 г углекислого газа и ( т 2 -  т*) СаС12= 0,18 г 
воды

1) 44 (С02) -> 12 г (С) 2)0,5 г навеска -> 100%
0.88 г —̂ X (С) = т с 0,24 г углерода -» % С

0,8 ' 12
т с= ------------- = 0,24 г

44

% С =
(m2 -m i) Мд* 100 

Мь*а

0,24*100
% С = --------------- = 48% С

0,5
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Объединив обе пропорции, где (ш2 -  т () -  масса 
поглощенного газа. МА -  мол. масса анализируемого вещества. 
Мь -  весовой формы, т.е углекислого газа, а -  навеска, взятая 
для анализа.

Аналогично рассчитаете % Н=4 %. Расчет проведите 
самостоятельно. Весовые определения методом отгонки 
выполняются сравнительно просто, однако в большинстве 
случаев не удается выделить определяемую составную часть в 
чистом виде методом отгонки. Например, невозможно выделить 
из лекарственного растения S,P и взвесить в чистом виде.

Такие количественные определения проводятся более 
сложным III типом, весовые определения — методом осаждения.

Примеры:
Определяемая Осаждаемая Весовая

форма форма форма
hno3

S  ► s o ^ -----► BaS04 -----► BaS04

HNO3 мес>2
Р  ------------*• РО \- —  <0ТГ 1 Щ т  ,Р О л--------- + M g2P20 7 + 2N H T + Н гО

9 HNO3 NH„OH
2 F e ~ + ------------► 2 Fe*1 — *------- *-2Fe(OH)3 ------------► 2Fe  ̂

Определение III типа весовых определений: Определяемую 
составную часть (S, Р, Fe ит т.д.) количественно превращают 
химическим способом в такое химическое соединение, в виде 
которого оно может быть взвешено. В методах осаждения 
расчет количественного содержания определяемого элемента 
проводят по массе полученного осадка. Гравиметрический 
анализ по методу осаждения состоит из следующих 
последовательных операций:

1. Отбор средней пробы: Из различных участков партии 
лекарственного сырья отбирают генеральную пробу в 
количестве 400-600 гр. Для того, чтобы генеральная проба была 
представительной, в ней должны быть представлены все 
участки лекарственного растения (корень, стебель, листья).
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Г енеральную пробу измельчают, перемешивают и 
уменьшают ее количество до лабораторной пробы (2,5 г) 
способом квартования.

Сущность квартования — измельченную пробу высыпают на 
ровную поверхность, разравнивают в форме квадрата и делят 
квадрат по диагонали на 4 части. Две противоположные части 
оставляют, с остальными двумя частями повторяют квартование 
до размеров лабораторной пробы.

ч

2, Расчет навески:
Навеску рассчитывают, исходя из оптимальной массы 

весовой формы и фактора пересчета F. Фактор пересчета (или 
аналитический фактор) есть отношение произведения молярной 
массы определяемой формы на его стехиометрический 
коэффицинт к произведению молярной массы весовой формы 
на его стехиометрический коэффициент

ПМ для весовой формы состава АГОВПF = ■
А-Вя

где, т и п -  стехиометрические коэффициенты.
Расчетная формула оптимальной массы определяемого 

элемента для получения весовой формы массой (в) а=в • f. Если 
навеска содержит всего лишь несколько процентов 
определяемого элемента навеску - а - вычисляют по общей 
формуле.

b-F-100а =
%А

где, а -  навеска образца, в -  оптимальная масса весовой 
формы, 0,5 г  для кристаллических, 0,1 г  для морфных осадков. 
%А — процентное содержание анализируемого вещества в 
навеске -a. F -  аналитический фактор.

3. Растворение навески. Выбирают легко летучий 
растворитель. Количество растворителя в миллиметрах 
рассчитывается на основания хими-
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ческого уравнения по формуле 
Zn + H2S04 = ZnS04 + Н2 (г)

1,5 а тМ „ 100
V  = - _______?____

р пМА • р ■ %
где, Vp -  объем растворителя в мл. 
а -  навеска образца, растворимая в объеме,
Мр -  молярная масса растворителя,
Мд -  молярная масса растворяемого вещества,
% -  процентная концентрация растворителя, 
р -  плотность растворителя.
4. Осаждение. Используют летучие осадители

1,5-а шМ -100
Объем осадителя рассчитывают по формуле: vc =—— — —

Рассчитать объем 49% HN03 р=1.31, необходимый для 
растворения 10 г серебряной монеты, 

где, V -  объем осадителя в мл.
1,5 -  коэффициент 1,5 краткого избытка осадителя для 

полноты осаж-дения. 
а -  навеска образца
М0Ма -  молярные массы осадителя и анализируемого 

вещества с их стехиометрическими коэффициентами -  
плотность и % -  процентная концентрация осадителя.

Решить задачу и доказать необходимость 1,5 избытка 
осадителя.

3Ag + 4HN03 = 3AgHN03 + NO + 2Н20
1)3 ■ 108(Ag) —+ 4 • 63 (HN03)

10-4-63 ,1 OAg - *  т ш оз ">M , = - = 7,7 ■ 1,5 = 1,66 г

2) В 100 г -  49 г HN03
1,5-10-4-63-100 

Шр-р. -  3 108 49
Доказательство необходимости 1,5 избытка осадителя 
AgH N 0 3 +  NH4CI =  AgCl +  NH4N03 ПРАйс1 =  [Ag+][Cl ]=x2 
х = [Ag+] = Vl-ltr10 = 1 • 10'5 моль/л 
При 1,5 избытка осадителя 
m = 1 ■ 10 s • 170 = 0,0017 г/л

144



ПРавС! = [Ag’][Cl']=x(x +0,005) х « 0 ,0 5 , тогда 
ПР

х = [Ag+] = = 0,21(Г8 = 2 ■ 10-7 Следовательно,
mAgN03 = 2 • 10'7 • 170 = 340 ■ 10'7 = 0,000034 г,
что ниже чувствительности аналитических весов.
а) Требования, предъявляемые к осадителю:
1. Выбирают тот осадитель, который наиболее полно 

осаждает определяемое вещество.
Пример ПР: ПРРЬС12 = 1,6 • 10'5; nPPbS04 = 1,6 • 10‘8; 

nPPbS = 2,5 • 10'27
Следовательно, ион свинца (II) наиболее полно осаждается 

сульфидом аммония или сероводородом.
2. Следы осадителя должны хорошо отмываться.
3. Предпочтение отдают летучим осадителям: аммиак, 

сульфаммония, сероводород.
б) Требования к осаждаемой Форме.~ " ~ £ О
1. ПР осадка должна быть порядка 10 -  10'.
2. Осадок должен быть крупнокристаллическим.
3. Осадок должен легко переводится в весовую форму.
в) Требования, предъявляемые к весовой Форме.
1. Весовая форма должна отвечать точной формуле.
2. Должна быть устойчива к действиям атмосферы и 

нагреву при высоких температ>грах.
Осаждение проводят из подогретых растворов в целях 

коагуляции коллоидных частиц и понижения адсорбции 
примеси

5. Фильтрование и промывание осадка.
Используют беззольные фильтры, поэтому такие фильтры 

не влияют на вес осадка после обжига и прокаливания. 
Вещества, взаимодействующие с фильтром при обжиге 
(например AgCl), фильтруют в тиглях Гуча или стеклянных 
фильтрах Шотта.

Для ускорения фильтрования сначала пропускают через 
фильтр маточный раствор, затем в стакане декантируют осадок 
небольшими порциями растворителя Н 0 и полностью 
переносят на фильтр. Малорастворимые осадки, типа Ва SO 
можно промывать горячей водой. Если осадок частично
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растворим, например РвСЕ, его промывают разбавленным 
раствором солярной кислоты. Докажем необходимость 3- 
кратного промывания. Пусть в 100 мл раствора с осадкам 
имеется 10 г примеси.

1) После фильтрования 1 мл. раствора удерживается на 
фильтре с осадком Хо гр примеси.

Примеси 100 мл раствора — 10 гр примеси 
1 мл раствора -  х

0,1 г примеси остался на фильтре.
2) Прибавляют к осадку на фильтре 10 мл растворителя. 

После филырации, которой снова удерживается 1 мл на 
фильтре.

Если в 10 мл содержатся 0,1 г примеси, Xj = ̂  = 0,01

то в оставшейся 1 мл_________ xj
3) 1 мл раствора на фильтре содержит 0,01 г примеси
Оставш. 1 мл « »х2 х, =—̂l  = o,ooi10
4) 10 0,001 х3=М£1 = 0,0001 '  -------  10

1 мл______х3
Такая масса примеси уже ниже предела чувствительности 

аналитических весов. Дальнейшее промывание необязательно.
6 . Высушивание и прокаливание.
Высушивание проводят в сушильных шкафах при t= 100- 

120 в бюксах. Прокаливание проводят в муфельных печах до 
постоянной массы.

7. Взвешивание проводят: на аналитических весах, уточнив 
примерный вес на технических весах. Перед взвешиванием 
тигель остужают на мрамор-ной плите, охлаждают в 
эксикаторе. Если результаты двух последних изме-рений 
отличаются не более, чем +0,0002 грамма, это указывает на 
достижение постоянной массы.

8. Расчет результатов анализа. Содержание определяемого 
вещества в граммах и в процентах рассчитывают по формулам.

Масса опред. вещества -  a mA = b • F
в навеске весовой формы (Ь)
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Процентное содержание определяемого вещества 
%а  = ь - 100 в навеске -  а

а

6.2.3. Преимущества и недостатки метода гравиметрии
Метод считается самым точным. Точность 

гравиметрических определений составляет 0,01-0,005%. 
Поэтому в ряде случаев метод считается арбитражным при 
определении спорных результатов по другим методам. 
Основным недостатком метода является трудоемкость операции 
гравиметрии, на проведение которой требуются много времени.

Гравиметрию применяют при анализе большинства веществ 
и фарм/препаратов. Наиболее часто используют для 
определения количества летучих веществ и воды, а также 
зольности препаратов.

1. Что должен знать студент
1. Цель количественного анализа: установление 

количественного состава и его идентичности эталонному 
образцу.

2. Классификация:
• Химические: гравиметрические, объёмные
• Инструментальные: физические, физико — химические.
3. Принципы количественных определений:
• Измерение количества продукта химической реакции
• Измерение объёма реагента израсходованного на 

химическую реакцию.
• Измерение физических свойств определяющих веществ 

или продуктов их замещения.
3. Три типа весовых определений: метод отгонки, 

выделения и осаждения.
4. Операции гравиметрии:
• Отбор средней пробы
• Расчёт навески
• Растворение
• Осаждение
• Фильтрование, промывание
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• Высушивание, прокаливание
• Взвешивание
• Расчёт

2. Блок самоконтроля и ситуационные задачи
1. Классификация методов количественного анализа.
2.Требования к реакциям, применяемым в количественном 

анализе.
3.Виды ошибок количественного анализа.
4.Классификация и сущность гравиметрических методов, 

три типа химиогравиметрических определений.
5.Требования к окислителю и осадителю осаждаемой 

формы анализируемого вещества.
6.Расчет результата анализа, преимущества и недостатки 

гравиметрии.
7.В чем необходимость взятия 1,5 кратного избытка 

растворителя, осадителя, окислителя.
8.Выберите осадитель для полного осаждения катионов 

бария и железа (III).
9.Точность технических, электронных и аналитических 

весов.

6.3. ТИТРИМЕТРИЧЕСКИЙ (объемный) АНАЛИЗ

6.3.1. Сущность титриметрического анализа
Несмотря на высокую точность, гравиметрический анализ 

является трудоемким и требует большой затраты времени. 
Тогда как для контроля непрерывных технологических 
процессов требуются экспрессные (скоростные методы). Самый 
тщательно выполненный анализ (не смотря на высокую точ
ность) становится бесполезным, если его результаты получены 
слишком поздно.

Объемные методы анализа имеют огромное преимущество в 
отношении скорости и простоты выполнения анализа. 
Например, граммовое содержание количества железа (III) в 
соли Мора, определение которого по методу гравимегрии 
требовало много времени, может быть определено методом
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титриметрии, (при достаточно хорошем навыке работы) в 
течении нескольких минут.

2КМпОх +1 OFeSOl + 8HlSOi -> k\SO, + 2MiS»4 + 5Fe1(SOi ), + W .fi  
K M n0 4

F eS0 4+ H 20

Определив по измерительному сосуду -  бюретке точный 
объем израсходованного реагента точной концентрации и зная 
объем раствора определяемого вещества по закону 
эквивалентности, можно рассчитать нормальность, 
следовательно, и массу определяемого вещества.

Титриметрический или объемный метод -  это метод 
количественного анализа, в котором необходимо точное 
измерение объемов растворов веществ, реагирующих
между собой. Название метода произошло от слова титр, что 
означает концентрацию в г/см3, т.е. титр -  это число 
граммов растворенного вещества в 1 см3 раствора и 
обозначается буквой Т с указанием формулы вещества. 
Например, TH2S04 = 0,0049 г/см3 означает, что 1 см3 данного 
раствора содержит 0,0049 г серной кислоты.

Сущность титриметрического метода состоит в определении 
количества вещества в растворе посредством точного 
измерения объемов стехио-метрически (эквивалентно 
реагирующих растворов, причем концентрация одного из них 
известна). Раствор с точной концентрацией называют 
титрантом. Раствор определяемого вещества называют 
титруемым раствором. Сущность основного приема 
титрического анализа титрования заключается в том, что к 
определяемому веществу титруемого раствора, т.е. титранту, 
добавляют небольшими порциями раствор титранта при 
перемешивании, до достижения точки эквивалентности. Точка 
эквивалентности -  это такой момент титрования, когда к 
титруемому раствору прибавлено равноценное (эквива
лентное) количества титранта. Т.Э. обнаруживают по 
различным признакам, чаще всего по изменению окраски
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раствора индикатора. Пример, с помощью титранта щавелевой 
кислоты с точной нормальностью определим точную 
концентрацию раствора щелочи в присутствии индикатора 
фенолфталеина (ф/ф).

NaOH
индк&зтор

HjCjOt + 2NaOH --------- -------- *- Nst£,G* + 2КаО|+j фентф1««еин * *
/ _ _ \ н £ , о 4

N-Vм _  v h 2c , o ,  г ■ экв
1 NaOH — v  ----------------

• NaOH

До тех пор, пока в колбе титрования остаётся хоть 
небольшое количество кислоты, ф/ф не имеет окраски (т.к. 
среда кислая). В тот момент, когда всё количество щавелевой 
кислоты отреагирует с щелочью, следующая (первая 
избыточная) капля щелочи вызывает окрашивание 
фенолфталеина в малиновый цвет (т.е. «среда щелочная»), что 
указывает на достижение точки эквивалентности. 

Чувствительность и точность метода:
Титриметрическим методом можно определить содержание 

веществ выше 1%. Точность титриметрического метода 
уступает гравиметрическому и составляет 0,2%. Однако при 
правильной работе разница между результатами 
гравиметрического и титриметрического анализа не велика. 
Поэтому, учитывая простоту, методы титриметрии 
применяются больше, чем гравиметрические. Можно выделить
3 существенных отличия методов титриметрии и гравиметрии.

в титриметрии_________ в гравиметрии
Количественное По объёму По точному
определение израсходованного весу получ.
проводят: титранта. осадка.
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К определяемому
веществу
добавляют:

Эквивалентное 
количество титранта.

1,5 кратный
избыток
реагента.

Применяют
реакции:

Нейтрализации 
Окисл.; восстановления 
и другие

только
осаждения

6.3.2. Классификация титриметрических методов анализа
По типу применяемой реакции методы титриметрии 

делятся на 
3 группы:

Титриметрические методы:
кислотно-основные окислительно- осаждения и комплек-

м-ды нейтрализации восстановительн. сообразования

Как видно из классификации, в титриметрии используются 
различные типы химической реакции. Однако того чтобы, та 
или иная конкретная реакция могла служить основой для 
титрования, она должна отвечать ряду требований.

6.3.3. Требования к реакциям, применяемым 
в титриметрии

1.Реакция между титрантом и титруемым веществом 
должна протекать с большой скоростью.

2 .Реакция титрования должна протекать количественно, 
полно, до конца, т.е. она должна быть практически не 
обратимой, с константой равновесия не менее 10+8.

3.При титровании не должны протекать побочные реакции.
4.Посторонние вещества должны отсутствовать или они не 

должны взаимодействовать с титрантом.
5.Для определения конца титрования необходимо иметь 

подходящий индикатор.

6.3,4. Приготовление рабочих растворов титрантов 
и их стандартизация

В аналитической химии концентрацию титрантов обычно 
выражают в молярных концентрациях эквивалента. Молярная
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концентрация эквивалента, как вам известно, это грамм 
эквивалента вещества, растворенный в 1 дм3. Следовательно, 
нужно иметь четкое представление о самом грамм эквиваленте.

Грамм-эквивалентом называют массу вещества, равно
ценную (Эквивалентную) одному грамм иону водорода, одному 
грамм иону одновалентного иона, а в реакциях окисления- 
восстановления одному заряду, отданному или приобретенному 
в данной химической реакции. Грамм-эквивалент одного и того 
же вещества в различных реакциях может быть различным.

1).Na2C 03 + НС1 -> NaHCOj + NaCl щ F=i
2).Na,CO, +2HC1 2 N a C l-H ,0  + CO,7 2 3 2 2 (1/2) F=1/2

3).K2Cr,07 + 2BaCl2 + H20  -> 2ВаСЮ4 + 2HC1 + 2KC1
3N a 2C 0 3 = M /1 = 106

3N a2C 0 3 = M /2  = 53
ЭК 2Сг20 7 = M /4  = 7,356
Одна молекула дихромата калия эквивалентна четырем 

однозарядным ионам хлора. Поэтому:
4).К2Сг20 7 + 6kJ + 7H2S04 -> Cr2 (S04)3 + 3J2 + 4K2S04 + 7H20

Cr20 7~ + 14H+ + 6e —► 2Сг+3 + 7H20  f=i/6: f=i/2
I I

2J + 2e —̂ Jj |б|з 3k2Ct?07=m/6=49

Таким образом, надо твердо усвоить, что величины грамм- 
эквивалента не являются постоянными, а зависят от характера 
реакции. Преимущество выражения концентрации в 
нормальностях заключается в том, что растворы, 
содержащие равные количества грамм-эквивалентов, 
реагируют между собой в равных объемах, что значительно 
упрощает расчеты.

Рабочие растворы -  это растворы титрантов, с помощью 
которых проводят титрование и определяют концентрацию 
титруемого раствора. Титр рабочего раствора устанавливают по 
титру стандартного раствора, т.е. раствора установочного 
вещества.

Стандартные растворы готовят растворением точной 
навески установочного вещества в мерной колбе и доведением 
объема раствора до метки.
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1. Титр раствора рассчитывают по формуле
а а Т = —  г/см  
W

где a -  масса вещества, растворенная в объеме, w-объем 
мерной колбы.

2. Масса вещества для приготовления стандартного или 
раствора рассчитывается по формуле

а _  Э-N-W а — масса вещества
1000 N — нормальность раствора 

w — объем колбы 
Э -  грамм-эквивалент

3. Расчет нормальности раствора по точной навеске
к, (nij - т 2)-1000 
N . -------— ------- г -эк в

mi -  масса стаканчика с веществом; т 2-  масса стаканчика с 
оставшимися следами вещества после высыпания через воронку 
в колбу объемом W см3; mi — гпг — аналитическая масса 
навески, растворенная в мерной колбе объемом W.

Э-N4. Расчет титра из нормальности т = — - г/см’или из навески

т = ̂ -
W
5. Нормировочный коэффициент

К= n  = K -N  = К -0Д-KJ истинное тсор 5
теоретачгагое

Стандартные и рабочие растворы -  это титранты с 
точными титрами, Готовить растворы стандартов по точной 
навеске можно только в тех случаях, когда это стандартные 
вещество отвечает следующим требованиям:

Требования, предъявляемые к стандартным 
(установочным) веществам

Вещество, используемое в качестве стандарта, должно быть:
1.Химически чистым и состав его должен соответствовать 

химической формуле.
2 .Устойчивым на воздуха и не поглощать влагу или 

углекислый газ из атмосферы.
3.Иметь возможно большую молярную массу.
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4.Легко растворимым в воде.

Приготовление стандартного раствора.
Вывод формулы расчета навески 

Рассчитать навеску дигидрата щавелевой кислоты для 
приготовления 200см3 G/2= 0,1 н стандартного раствора.

126 
2

В 1000 мл 0,1 н раствора имеется 0,1- 63 (N.3) грамм 
вещества для 200 мл - а гр.

Э • W ■ N 63-0,1-200

М н2с2о4 *2н2о — 126а.е М н2с2о4 -2н2о — 63

1000см

200см3

► 0,1-бЗг 

->а-гр
1000 1000

- = 1,26г

Взвесив на технических весах 1,26 г дигидрата щавелевой 
кислоты и уточнив ее вес на аналитических весах, навеску 
переносят в мерную колбу объемом 200 см, растворяют в 
небольшом объеме дистиллированной воды и добавляют воду 
до мениска мерной колбы. Часто для приготовления растворов 
стандартов используют фиксаналы.

Х7

фкксанап

¥

/ 20р \  / 200\
Фиксанал -  это ампула с точным количеством вещества. 

Растворив содержимое ампулы в мерной колбе емкостью 1 
литр, получают раствор точной нормальности, указанной на 
этикетке фиксанала. Рабочие растворы, не отвечающие 
требованиям стандарта, готовятся следующим образом. Сначала 
готовят раствор приближенной концентрации, а затем его 
точную нормальность устанавливают (стандартизуют) его 
титрованием стандарт-ным раствором.

1. Что должен знать студент
1.Титрант -  рабочий раствор, с которым проводится 

титрование анализируемого раствора.



2.Стандартный раствор — раствор установочного вещества с 
точной концентрацией, с которым устанавливают титр раствора 
титранта.

3.Нормировочный коэффициент -  отношение истинной 
эквимолярной концентрации к теоретической 
(дециэквимолярной ~ 0,1 г*экв/л).

4.Фиксанал -  ампула с точным количеством вещества, при 
растворении которого в литровой мерной колбе получают 
стандартный раствор.

5.Алкалиметрия -  титрование кислот или растворов кислых 
солей растворами щёлочи.

6.Ацидиметрия -  титрование щелочей или основных солей 
растворами кислот.

2. Блок самоконтроля и ситуационные задачи
1. Преимущества и недостатки титриметрических методов.
2. Сущность титриметрического метода и процесса 

титрования.
3. Сущность понятий титрант, титруемый раствор, точка 

эквивалент-ности. Привести пример.
4. Чувствительность и точность методов титриметрии.
5. Отличительные признаки титриметрии от гравиметрии.
6 . Классификация методов титриметрии и требования к 

реакциям.
7. Грамм эквивалент и фактор эквивалентности. Примеры.
8 . Титр и формулы расчета титра. Примеры.
9. Формула расчета навески для приготовления 

стандартного раствора.
10. Формула расчета эквимолярной (нормальной) 

концентрации раствора, приготовленной по точной 
(аналитической) навеске.

11. Коэффициент нормирования к нормальности.
12. Требования к установочным (стандартным) веществам.
13. Приготовление стандартного раствора. Фиксаналы и их 

применение.
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14. Классификация кислотно-основного титрования, 
титранты-стан-дарты, применяемые индикаторы, а также 
назначение (сфера использования).

15. Рассчитайте навеску Na2Bu0710H20  для приготовления
0,1 н раствора в мерной колбе объемом 250 мл.

6.4. КИСЛОТНО-ОСНОВНОЕ ТИТРОВАНИЕ 
СУЩНОСТЬ И МЕТОДЫ КИСЛОТНО-ОСНОВНОГО 

ТИТРОВАНИЯ

6.4.1. Ацидаметрия и алкалиметрия
Кислотно-основное титрование основано на реакции 

нейтрализации.
НС1+NaOH ->Н 20 + NaCl ИЛИ Н,(У +ОН ->2Н 20

ион гидроксония 
В зависимости от применяемого метода нейтрализации 

титрант классифицируется:
1 .Ацидаметрия: титрантом являются растворы кислот.
2.Алкалиметрия: титрантом являются растворы щелочей. 

Поскольку сер
ная или соляная кислоты не отвечает требованиям 

стандарта, в ацидимет-рическом титровании растворы этих 
кислот стандартизируют раствором кристаллической соды 
Na2C03 ■ ЮН20  ИЛИ Na2B40 7 ЮН20  . Безводную СОДУ ДЛЯ 
приготовления стандартного раствора нельзя применить, так 
как в процессе взвешивания она поглощает влагу из 
атмосферы и следовательно, изменяется ее состав. Рабочие 
растворы щелочи для алкалиметрии так же нельзя приготовить 
но точной навеске, т.к. они сильно поглощают влагу и 
углекислый газ из атмосферы при взвешивании и не отвечают 
требованиям стандарта. Поэтому раствор щелочи готовится 
приближенной концентрации, а затем стандартизируется 
раствором дигидрата щавелевой кислоты, отвечающей 
требованиям стандарта.
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Титранты Стандарты Индикаторы

Алкали метр 
ия

Растворы
щелочей

Дигидрат щавелевой 
кислоты
(Н2С20 4 ■ 2Н20)

Метилоранж
фенолфталеин

Ацидимет-
рия

Растворы
кислот

Кристаллическая 
сода Na2C 03 10Н20  
бура Na2B40 7 ЮН20

Метилоранж,
фенолфталеин

Зависимость скачка титрования от константы диссоциации 
слабых кислот и оснований

Из кривой титрования сильной кислоты сильной 
щелочью (0,01 н конц.) известно, что скачок титрования 
наблюдается между величиной pH от 4 до 10, т.е. на 6 единиц. 
Тогда как при титровании уксусной кислоты скачек титрования 
наблюдался от рН8 до pH 10 и составлял всего 2 лишь единицы. 
Из сравнения величин скачка титрования следует важный 
вывод, что на величину скачка титрования значительно влияет 
константа диссоциации титруемого вещества. Существует 
прямая зависимость между скачком титрования и константой 
диссоциации титруемого вещества, т.е. с уменьшением 
константы диссоциации титруемого уменьшается скачок 
титрования, что показано на следующем рисунке

К=10_1 рК!=1 

К2=10'3 рК2=3 

К3=10"6 рК3=6

щелочь
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Вид кривой титрования зависит так же от так называемого 
уровня титро

вания. Уровень титрования -  это порядок концентрации 
титранта и определяемого вещества.

Как видно из рисунка, при 
децинормальных растворах 
величина
скачка составляет 6 единиц, то 
есть от 4 до 10, а при титровании 
миллинор-мальных растворов 
величина скачка намного меньше 
и составляет всего лишь 1,4 
единицы, так как скачок 
происходит от 6,3 до 7,7.

Как видно из рисунка, скачок титрования уменьшается с 
уменьшением концентрация титранта и титруемого вещества. 
Это явление связано с тем, что начальный pH титруемого 
раствора, например НС1, определяется его концентрацией: 0,01 
и HCI, имеет рН=2,0; 001н рН=3; 0001м и рН=4 и т.д. 
Увеличение pH приводит к необходимости применять 
соответствующие титранты. Если,
например для нейтрализации 100 см 0,001 н НС1 применить 0,1 
н NaOH, его достаточно добавить 1 см3. Точность анализа при 
этом естественно сильно уменьшается. Поэтому при титрования 
используют концентрацию титранта примерно равной 
концентрации титруемого вещества. Таким образом, при 
снижении уровня титрования уменьшается скачок титрования, 
что приводит к ограничению диапазона индикаторов, которые 
можно применить для определения эквивалентной точки, 
например, скачок pH при уровне титрования 0,001 н находится 
в пределах 6,3-7,7. Естественно, в данном случае подходят 
только индикаторы, имеющие рТ=7.
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6.4.2. Титрование полипротонных кислот и оснований
Полипротонные кислоты и основания подвергаются 

процессу ионизации в несколько ступеней, каждую из которых 
можно рассматривать как ионизацию однопротонной кислоты 
или основания, например:

Н3Р 0 4 Н2РО~ + 1Г К ,=  7,1 • 1 0 3 рК, = 2,15

Н2Р 0 4 Т = =  НР04~2 + Н- К2 =6,2-10"* рК2 = 7,21

н р о ; 2 р о ; ъ +  я *  к ъ = 4 , 7-1 о -13 рк3 =  12, з з

Каждой ступени соответствует своя константа ионизации. 
При титровании можно условно считать, что фосфорная 
кислота является однопротонной кислотой средней силы, так 
как первая константа достаточно велика и поэтому для расчета 
pH начала титрования используется также формула расчета pH 
слабой кислоты

М . / Х  С, р н . £ ^

При титровании Н3РО4 + NaOH = NaH2P0 4 + Н20  в колбе 
титрования образуется смесь дигидрофосфата и ортофосфорной 
кислоты, обладающая буферным свойством. Сначала 
происходит нейтрализация кислоты по первой ступени, т.е. 
кислота полностью превращается в дигидрофосфат ион. 
Образующийся дигидрофосфат ведет себя двояко:

н 2р о ;  + н ' н ър о 4 Протонирование 
Депропротонирование

ПрбтшЫру ясь, ^о^разует ортофосфорную кислоту или, 
ионизируясь, может образовать гидрофосфат ион. Поэтому при 
расчете pH первой точки эквивалентности учитывают сумму 
показателей константы диссоциации по и второй ступени

= 4,68

pH в точке эквивалентности 4,68.
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При этой величине pH подходит индикатор метилоранж 
pH во второй точке эквивалентности определяется уравнением 
диссоциации

н р о ~2 + н + -— -  Н2РОА

н р о ,~2 -■— -  н + + р о ; !

Г/Г1 =  [ ь П с  --// Р к 2 + Р * > - 7’ 21 + 12,33 19,54
2 2 2 

Для такой величины pH подходит индикатор 
фенолфталеин.

Таким образом, титрование раствора фосфорной кислоты 
можно вести до первой точки эквивалентности (рН=4,68). В 
этом случае на нейтрализацию расходуется 1 моль NaOH, в 
качестве индикатора нужно применить метил-, оранж (с рТ=4) 
При титровании до второй точки эквивалентности (рН=9,77) 
на нейтрализацию фосфорной кислоты расходуется 2 моль 
NaOH, индикатор фенолфталеин (с рТ=9) Третью точку 
эквивалентности для титрования использовать нецелесообразно, 
так как она выражена нечетко. Следует отметить, что скачки 
титрования полипротонных кислот и оснований будут заметно 
различаться при условии различия констант ионизации боле, 
чем в 10000 раз. Например, при титровании щавелевой кислоты 
Ki=5,62xl0"2 К2=5,89х10'5 К,/К2 = 1000

малое различие констант ионизации по первой и второй 
степени приводит к тому, что первая и вторая точки 
эквивалентности выражены нечетко, pH в точке 
эквивалентности I ступени

pH в точке эквивалентности II ступени

[Н ] = , Р ^  = J — °о j 10 -  = 7>7 • 10-* pH = 7,11

[Н*] = 1̂ °0 1 10—  = 2,45-Ю-9 pH = 8,61
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В таких случаях титрование целесообразно вести до 
второй точки эквивалентности, используя индикатор 
фенолфталеин.

6.4.3. Применение кислотно-основного титрования.
Прямое, обратное, заместительное

Метод кислотно-основного титрования используется для 
определения большого количества химических соединений и 
фарм. препаратов. Этим методом можно определить граммовое 
или процентное содержание определяемых веществ:

1. Сильных и слабых кислот и оснований.
2. Кислые и основные соли слабых кислот и оснований.
1. Прямое титрование -  при прямом титровании к 

титруемому раствору определяемого вещества непосредственно 
добавляют порции титранта. Пример:
определить граммовое содержание уксусной кислоты на 
титрование раствора, которого израсходовано 20,50 см 0,1145 н 
едкой щелочи

Решение: Расчет граммового содержания проводится по 
формуле:

3 a N b V b

1000
где т А -  граммовое содержание анализируемого вещества А 
ЭА -  эквивалент анализируемого вещества А 
Nb -Vb -  нормальность и объем титранта 

ОД 145 -20,50 -60,05 : 0,1410 гр
снсоон 1000

20,5 см3 NaOH —♦ 0,1410 гр
Т1 NaOH 

, СМЭ ----- , CHiCOOH
Т n.oh = 0,00697г/ см3

снэсоон
Граммовое количество вещества (А), эквивалентное 1 cmj 

титранта (В), называется титром соответствия. При 
определении граммового количества серии растворов 
определяемого вещества вместо нормальности удобно
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использовать его титр соответствия или титр по определяемому 
веществу, который рассчитывается по формуле:

Т  = Эа 'Л д где Эд ~ эквивалент определяемого вещества 
в 1000 NB -  нормальность титранта

Физический смысл титра соответствия граммового 
содержания анализируемого, определяемого вещества А (в г) 
эквивалентное 1 милли-литру титранта.

Задача. Рассчитать титр соответствия титранта NaOH с 
N=0,00687 по уксусной кислоте

60  0,1145 6,87
NaOHт = ----------------—  =  0 ,0 0 6 8 7 г / с м 3

1000 1000

Следовательно, 1 см3 раствора NaOH с N=0,1145 
эквивалентно реагирует с 0,00687 г СН СООН. Массу (А) по 
титру соответствия рассчитывают по по формуле:

mCH3COOH = Т NaOH ' N̂aOH 
СН3СООН

Преимущество использования титра соответствия 
заключается в том что, зная объем титранта израсходованного 
на титрование каждого опыта

Э ■ N ■V 
m = Тд . у в =  ^ ^ в ~ в 

f  1000

можно рассчитать граммовое содержание титруемого 
вещества, умножив титр соответствия на объем 
израсходованного титранта. Во многих фармакопейных 
анализах расчетные формулы предусматривают использо-вание 
растворов титрантов с нормальностью 0,1 н. Поскольку 
истинная нормальность не равна теоретической нормальности
0,1 н, в расчетах используют поправочный коэффициент (К) к 
теоретической нормальности

N  KN V  -Э  
к  = ---- ^  N  = K - N T ' m = — - i —§— ^ = K -T R/A-VR^  ист теор’ a J000 В /A  В
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Пример для раствора NH2SO4 = 0,1002
m к о , 1 Ув э а 

1000
Задача 3. При определении содержания NaOH 

израсходовано 10 мл раствора кислоты с поправочным 
коэффициентом К= 1,002. Рассчитать массу щелочи через титр 
соответствия.

К _ (Ц002 _ j оо2 ma = KB- T ^ V B г л =
0,1 в

40 0,1 1,002 10 пл лпп9
т мяпн = ------- ’— ------------ = 0 ,04008  гр

1000

2,Обратное титрование -  при обратном титровании 
используется два титранта. Сначала к анализируемому раствору 
добавляют избыток первого титранта

А+В избыток — АВ

Непрореагировавший остаток титранта В оттитровывают 
вторым титрантом В

ВТ, + В Т2 = С
Граммовое количества анализируемого вещества методом 

обратного титрования вычисляют по формуле
(NjV, - n 2v2)-3a . ^ (n ^ -N .v J .^ -IO O

А 1000 ’ 1000 а

где (N1V1 -  N2V2) количество эквивалентов первого 
титранта израсходованного на реакцию с определяемым 
веществом.

Пример 1.Определение процентного содержания хлорида 
аммония в Фармпрепарате.

Аналити-ческую навеску (точную), содержащую хлорид 
аммония, растворяют 50-60 см дистиллированной воды, 
добавляют заведомый избыток (40 см) первого титранта NaOH

NH4C1 + NaOH -» NH3 t  +H20 + NaCl 
избыток
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Остаток NaOH оттитровывают вторым титрантом 
раствором серной кислоты

%NH4C1 = э ш>С1
N  .V  .VНаОН ' НзОН H2SO, v HiSO<

1000 а
100

Обратное титрование применяют в тех случаях, когда 
невозможно применить прямое титрование. Например, для 
определения массы уротропина к его раствору добавляют 
избыток раствора серной кислоты, а его остаток оттитровывают 
раствором едкого натрия 

Пример 2.
(С Н 2 )6 N 4 +  2 H 2S 0 4 +  6 Н 20  =  6С Н 20  +  2 (N H 4)2 S 0 4

( ^ H 2S 0 4 ' % 1 2S 0 4 N aO H ' ^ N a O H  ) '  ^ (C H ^ N , „  M M

1000 (cH2 N4 4™ ( c h 2X n 4 7 7 ^  J (c h 2) , n .

1. Заместительное титрование — применяют в тех 
случаях, когда прямое или обратное титрование вещества 
невозможно. К определяемому веществу добавляют какой-либо 
реагент, а продукт реакции замещения оттитровывают
кислотой иди щелочью.
Пример, 4NH4CI + 6СН20  = (CH2)6N4 • 4НС1 + 6Н20  

опред. избыток титруемый заместитель
вещество

(CH2)6N4 ■ 4НС1 + 4NaOH = 4NaCl + 4Н20  + (CH2)6N4
титруемый заместитель
(CH2)6N4 + 4Н20  -> (CH2)6N4 ■ 4ЬГ + 40Н"
среда в точке эквивалентности слабощелочная

Ход анализа:
К точной навеске хлорида аммония прибавляют 5 см 40% 

формалина и 2-3 к фенолфталеина (раствор прозрачен, среда 
кислая, титруют раствором NaOH точной нормальности до 
появления малиновой окраски от индикатора фенолфталеина).

Процентное содержание хлорида аммония в сухом 
препарате вычисляют по уравнению

3 NH „ • Nvv,nB ■ VN„n„ • 100 ■ W
% N il ,  Cl =_  NH4G  NaOH NaOH

8ЛК
1000 a  V
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где Э -  эквивалент анализируемого вещества, т.е. хлорида 
аммония

N ■ V -  нормальность и объем титранта, т.е. щелочи
100 -  процентный множитель
W -  объем мерной колбы с раствором NH4C1
а -  навеска NH4CI, растворенная в объеме W
Vjyjn -  объем раствора NH4CI, взятое для титрования

6.4.4. Теория индикаторов
В реакциях нейтрализации, как вам известно, не происходит 

изменение окраски раствора. Для установления точки 
эквивалентности применяют индикаторы. Вещества, способные 
изменить свою окраску в узком интервале pH, называются 
индикаторами кислотно-основного титрования. К ним 
относится лакмус, фенолфталеин, метилоранж и многие другие. 
Интервал pH изменения окраски зависит от природы 
реагирующих веществ. Индикаторы метода нейтрализации 
представляют собой слабые органические кислоты и 
основания, протонированные (неионизованные) и 
депротонированные (ионизованные) формы которых имеют 
различную окраску. Пример, неионизованная молекула лакмуса 
имеет красную, а ионизованная синюю окраску.

Hind + ОН' -► lnd" +Н 20  
красный синяя

Обе формы имеют окраску, такие индикаторы называют 
двухцветными, Если одна из форм индикатора не имеют 
окраску, ее называют одноцветной. Например, фенолфталеин, 
который в кислой среде бесцветен, в щелочной среде имеет 
красную окраску. Существует две взаимодополняющие теории 
объясняющие изменение окраски индикатора. 1). Согласно 
ионной теории, ионизованная и неионизованная формы 
индикатора имеют различный цвет 

Hind + ОН' — »■ lnd' +Н 20  
красный синий
лакмус лакмус
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2). Согласно хромофорной теории, при изменении pH 
среды происходит изменение строения молекулы индикатора, 
связанное с появлением или изменением хромофорных групп.

В настоящее время обе эти теории объединены в одну 
ионно-хромофорную теорию и изменение окраски индикаторов 
объясняется с позиции протолитической теории. Рассмотрим 
подробно два наиболее типичных представителя индикаторов 
реакции нейтрализации.

1). Фенолфталеин является представителем 3- 
фенилметановых индикаторов

Фенолфталеин -  порошок белого цвета. В качестве 
индикатора используют его 0,1% раствор в 50 % спирте.

2).Метилоранж — является представителем индикаторов 
группы азо со-единений

Метилоранж в нейтральной и щелочной среде имеет 
депротонированную азо-форму желтой окраски. В кислой среде
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Хромофоры
(обуславливающие окраску)

Ауксохромы 
(усиливающие окраску)

- хиноидная группа - NH2, - NR3 группа
О = N— N< - N  окисная группа
Н — О - N<  - гидросамовая группа

-N  = N  - - азо группа
= N —NH - - гидразо группа и т.д.

- ОСНз

ноо О'

Hjlnd безцветн. pH < 8 Ind'2 красный pH >9

Ind" желтый pH > 4,4 HJnd' красный pH < 3,4



м.о. протонируется, образуя хромофор хинаидного типа 
красной окраски. С изменением в растворе концентрации ионов 
водорода равновесие:

Hind <» Н+ + 1псГ 
смещается в ту или другую сторону.

6.4.5. Интервал pH перехода окраски индикаторов
Интервал значений pH, при котором индикатор изменяет 

свою окраску, называется интервалом перехода окраски 
индикатора. Каждый индикатор имеет свой интервал pH 
перехода окраски, который связан с величиной константы его 
диссоциации.

Вблизи точки эквивалентности среда становится слабо 
кислой, все еще будет преобладать протонированная, т.е. 
неионизованная форма (Hind) больше 90% (ind) меньше 10% 
составляет ионизованная форма lnd'.

Следовательно, неионизованная форма существует до
pH=pK-ig^ = pK-igio ‘=pK+i таким образом, pH=pKlnd±l.

Окраску ионизированной формы мы воспринимаем только 
лишь при ее 10 кратном избытке, то есть при (lnd-) больше 90% 
и (Hind) меньше 10%. Следовательно, ионизованная форма 
существует при

ОЛ
p H = p K - i g ^  = pK-igio илирК-1.
Таким образом, изменение окраски индикатора происходит 

в интервале ДрН=рК±1. По этой формуле можно вычислить 
интервал перехода любого индикатора, зная его константу 
диссоциации.

Метилоранж К=10 рК=4. рН=4 ±1 красн<3 pH 5 < желтый

Hlnd<=>HT +lnd
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Фенолфталеин К=10 рК=9 рН=9 ±1 безцвет<8 pH 10< 
красная рТ=9

Величина pH, равная константе индикатора, при которой 
концентрации обеих форм индикаторов равны, называется 
показателем титрования индикатора. рТ для фенолфталеина = 9, 
рТ для метилоранжа = 4.

6.4.6. Кривые кислотно-основного титрования
Кривые кислотно-основного титрования -  это графическое 

изображение изменения pH раствора при постепенном 
прибавлении титранта к титруемому раствору. Построение 
кривых титрования необходимо для правильного выбора 
индикатора. В зависимости от титранта и титруемого вещества 
различают 3 вида кислотно-основного титрования:

1.Титрование сильной кислоты сильным основанием.
НС1 + NaOH =NaCl  + H20

титруемое титрант 
вещество
Образующаяся соль не гидролизуется, поэтому в точке 

эквивалентности среда нейтральная рН=7.
2. Титрование слабого основания сильной кислотой:
NH4OH + НС1 = NH4CI + н 2о
титруемое титрант 
вещество
Образующаяся соль частично гидролизуется 
NH4CI + Н20  £  NH4OH + HC1 
NH4+ + H20  ^  NH4OH + H+
Среда слабо кислая, рН<меньше семи.
3.Титрование слабой кислоты сильным основанием: 
СН3СООН + NaOH -> CH3COONna + Н20  
титруемое титрант
вещество
Образующаяся соль частично гидролизуется

CH3COONa + Н20  ^  СН3СООН + NaOH 
СНзСОО' + НОН ?  СН3СООН + ОН' 

среда щелочная

р ’Г =4
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Кривые кислотно-основного титрования, представляющие 
собой зависимость pH титруемого раствора (ордината) от 
количества прибавленного титранта (абцисса), позволяют 
ответить на два вопроса:

1. Возможно ли провести определение вещества 
титриметрическим методом.

2. Если возможно, то какой индикатор подходит для 
определения точки эквивалентности. Для 
построения кривых титрования производят расчет pH 
титруемого по соответствующим формулам, выведенным из 
констант диссоциаций кислот и оснований.

[.Построение кривой титрования сильной кислоты сильным
основанием.

NaOH
° ’1 н HCI + NaOH -» NaCl + HjO

) титруемое титрант

/  \ НС1

1.Точка Начало титрования: Титрант не прибавлен, 
концентрация водорода равна концентрации титруемой сильной 
кислоты

РН= -lg[H ] =-lg ■ ю -1 =(-1) lgI0=l pH=l 
до эквивалентной точки Сна вычисляем по формуле:

V -  V CHci ~ **'" 0,1HCi V +VYHC1 т  v NaOH

2. Точка Прибавлен. 50 мл щелочи, что составляет 50% от 
100 мл щелочи необходимого (эквивалентного) 100 мл 0,1 н 
соляной кислоты. Следовательно, осталось недотитрованным 
50 мл соляной кислоты 20 мл-0,1 м

100-50 г
*' 150

PH=-ig^g~^«*-.o,i pH = -lg 3,3 ' lO'2 = 1,5
HCI +  ’'NaOH

3 точка прибавлен 90 мл щелочи, рН=2,3.
4 точка прибавлен 99,98 мл щелочи, рН=4,2.
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5. В эквивалентной точке 
точки избыточ

ную концентрацию щелочи вычисляют по
С __ т и п  ' п ы  п л г г т П--------—---U.1 [JJ 1

рН=7,0. После эквивалентной

V -V. NaOH V HCI л  1------------- U.J
N̂aOH + VHC| 10 !4/СнаОН

Таблица построения кривой титрования
№ Прибавлено NaOH Осталось НС1 pH

V % V %
1 0 - 20 мл 100 1
2 50 50 50 50 1,5
3 90 90 10 1 2,3
4 19,98 99,9 0,02 0,1 4,2
5 2/10 - 0,00 j 7,0

Избыток NaOt
6 100,02 100,1 0,02 0,1 9,7
7 20,2 101,0 0,2 1 11
8 22 110 2,0 10 12
9 40 200 20,0 100 13

6 точка. Для достижения точки эквивалентности нужно 
добавить 0,02 мл, тогда как объем одной капли составляет 0,04 
мл и при его добавлении в растворе окажется 0,02 мл избытка 
щелочи.

таь1оо__ол_. 0-3 
100,1 + 100 200,1 

[Н+] = 10‘14/5 • 10~5=2 • 10'9=2 ■ 10‘10 
рН=9,7
7 точка. Прибавлен 110 мл щелочи, из которых 10 мл 

остается в избытке, в котором
- 1-0- 100 ■ 0,1 = — 0,47 ■ ОД = 4,7 • 10' 

210 210
[Н+] = 10'м/4,7 ■ 10'3=0,2 ■ 10"и=2,0 ' 10 ■12

pH = 12-lg2,l = 12-0,3=11,7
8 точка. Прибавлен 150 мл щелочи, из которых 50 мл 

избытка щелочи, в котором содержится
150-100 50



[Н ] = 10'14/2 • 10'2=5 • 10'13 
pH = 12,3

Откладывая расчетные значения pH по ординате процент 
или объем прибавленного титранта по абсциссе строим кривую 
титрования, как видно из кривой титрования pH титруемого 
раствора изменяется не плавно, а скачкообразно. 
Скачкообразное изменение величины pH  вблизи точки 
эквивалентности называется скачком титрования. При 
титровании кислоты сильным основанием скачок титрования 
составляет рН=4-10=6 единиц.

Середина скачка титрования соответствует, как след, 
ожидать рН=7. В данном случае можно использовать все 
индикаторы, окраска которых изменяется в данном интервале 
pH от 4-10, т.е. можно использовать все индикаторы от 
фенолфталеина до метилоранжа.

П.Титрование слабой кислоты сильным основанием.
NaOH СНзСООН + NaOH = CH3COONa + Н20

100 мл
j Î CHjCOOH 0,1 н 0,1 н

/  \
1). Начало титрования 0,1 рассчитаем pH 0,1 н уксусной 

кислоты по уравнению
1 [IV] = Vkk- Ск -------- рН =(рК к+  рС к)/2=(4,8+1 )/2=2,9

2). При прибавлении 50, 90, 99, 98 мл NaOH (до точки 
эквивалентности) в титруемом растворе образуется ацетатная 
буферная смесь, pH которой вычисляется по формуле:

pH=pKK- l g ^  [Н+] =  К к- Ск/  Сс

pH = 4,75 -  lg —  = 4,75 -  lg 1 = 4,75

№ Прибавлено NaOH Осталось НС1 pH
V % V %
0 0 20 100 2,9
50 50 50 50 7,75
90 90 10 10 5,75
99 99 1 1 6,75
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99,98 99,9 од 0,1 8,4
В точке эквивалентности 8,9

Избыток щелочи
20,02 100,1 0,02 0,1% 10
20,2 101,0 0,2 -1% 11
22 J 110 2,0 -10% 12

3).Прибавлен 90 мл NaO Н
pH = 4,75- lg  — = 5,75 

90

pH= 4,8 -  lg ~  = 4,8 -  lg 0,1 = 4,8 -lg lO -* == 5,8

4). Прибавлен 99,00 мл NaOH
p H = 4 ,7 5 -lg — = 6,75 

99
5). Оттитровано 99,98% кислоты, остался 0,02% кислоты

С = С'- 'С О Л И - с конечное _
=  0,1 -  0,0001 =

0,0999
0,02pH = 4,75 -  lg -^ = -  = 4,75 + 3,3 = 8,05 

У 6 99,98
6). В точке эквивалентности будет оттитровано все 100% 

кислоты и в титруемом растворе нет дотитрованной кислоты. 
Теперь уже титруемая смесь не является буферной смесью. В 
колбе титрования только соль ацетата натрия. Поэтому pH 
данного раствор рассчитывается по формуле, выведенной для 
соли слабой кислоты.

рН = 7+рКк~ рС° =7 + = 7 + —  = 7 +1,87 = 8,7
У 2 2 2

7). Точку эквивалентности установить нельзя, т.к. 
прибавление 1 капли NaOH приводит к 0,04-0,02 мл избытка 
NaOH и pH титруемого раствора определяется избыточной 
концентрацией щелочи, рассчитывается, как указано выше, по 
формуле

v  -  VNaOH v CH,COOH

V + VNaOH у СН.СООН
0,1= ттт-rr Q-01 = 5 1 0 '5

200,02

=2,101-10 pH=9,7
pOH=4 [H]=TT0"l4/5 • 10
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8). Прибавл. 150 мл NaOH, тогда рН=12,3.
Как видно из кривой титрования, скачок титрования от 

рН~8 до pH ~ 10.
Для определения точки эквивалентности метилоранж не 

подходит. Лучше подходит фенолфталеин, у которого рТ=9 
точно соответствует точке эквивалентности

NaOH

| I ен,соон
/  \

Рис.2. Кривая титрования слабой 
кислоты щелочью.

Скачок 
АрН ~ 8 до 10

Аналогичным образом постройте дома кривую титрования 
слабого основания сильной кислотой.

NH4OH + НС1 -*• NH4OH + н 2о

Начало титрования по формуле рН=рКи + РК°^РС° для

слабого основания.
Остальные точки до точки эквивалентности рассчитывают

Кь Сс
к илипо формуле для аммиачной буферной смеси [Н+] = ̂

pH рассчитывают по
рН= рКв + Р^ ---РС° .

Все точки после точки эквивалентности рассчитывают по 
[Н ]=СК. Скачок титрования составит от 3-5. Следовательно, 
подходит индикатор метилоранж.
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1. Что должен знать студент
1. Факторы, влияющие на величину скачка:
• Уровень титрования -  увеличение концентрации 

реагентов на порядок, увеличивает скачок на два порядка.
• Скачок на кривой титрования уменьшается 

пропорционально уменьшению константы диссоциации 
титруемого электролита.

2.Принцип возможности титрования полипротонных кислот 
по каждой ступени: Раздельное титрование возможно лишь при 
различии ступенчатых констант диссоциации не менее, чем на 4 
порядка.

3.Виды титрований:
• Прямое -  непосредственное титрование анализируемого 

вещества
• Обратное или титрование остатка первого титранта — 

титрование остатка титранта вступившего в реакцию с 
анализируемым веществом

• Заместительное -  титрование продукта реакции 
замещения с анализируемым веществом.

4. Индикаторы — вещества способные изменять свою 
окраску в узком интервале pH, выше и ниже которой индикатор 
имеет резко различные цвета.

5. Интервал pH изменения окраски индикатора- промежуток 
времени pH выше которого индикатор имеет резко различные 
цвета.

6- рТм -  показатель титрования -  величина рн численно 
равная рК индикатора при которой меняется цвет индикатора, 
что соответствует точке конца титрования (К.Т.Т)

7. Кривая кислотно -  основного титрования -  графическая 
зависимость pH титруемого раствора (ордината) от количества 
прибавленного титранта (абцисса).

8. Скачок титрования -  резкое изменение pH вблизи т.э.

2. Блок самоконтроля и ситуационные задачи
1. Уровень титрования и его влияние на величину скачка 

титрования.
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2. Зависимость величины скачка титрования от константы 
диссоциации определяемого вещества.

3. Формулы расчета pH в точках эквивалентности первой и 
второй ступени титрования Н3РО4 и подбор индикаторов.

4. Применение кислотно-основного титрования.
5. Сходство и отличительные признаки заместительного 

титрования и титрования остатка первого титрования, привести 
примеры.

6. Можно ли при заместительном алкалиметрическом 
титровании солей аммония в качестве индикатора использовать 
метилоранж?

7. Укажите схожесть и отличия в расчетных формулах, 
используемых в прямом и косвенном методах кислотно
основного титрования.

8. Природа кислотно-основных индикаторов и причина 
изменения их окраски.

9. Приведите примеры ауксохромным и хромофорным 
группам.

10. Распишите графические формулы метилоранжа и 
фенолфталеина и объясните изменение их цвета с позиции 
ионно-хромофорной теории индикаторов.

11. Выведите расчетную формулу ДрН изменения цвета 
индикатора. Дайте определение величине pTind.

12. Напишите формулы расчета pH до и после точки 
эквивалентности при титровании сильной кислоты с щелочью.

13.Напишите формулы расчета pH до и после точки 
эквивалентности, а также в точке эквивалентности при 
титровании слабой кислоты щелочью.
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ГЛАВА 7. ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНОЕ 
(РЕДОКСИМЕТРИЯ) ТИТРОВАНИЕ

7Л. ТИТРОВАНИЕ НА ОСНОВЕ ОКИСЛИТЕЛЬНО
ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ РЕАКЦИЙ 

7Л.1. Сущность и методы окислительно-восстановительного
титрования

Окислительно-восстановительное титрование (редоксомет- 
рия) основано на реакциях окисления-восстановления. При его 
проведении титруемое вещество вступает в окислительно
восстановительную реакцию с титрантом. Еслн титрант -  
окислитель, титрование называют окислительным4 при титранте 
восстановителе — восстановительным титрованием.

Константа равновесия реакции окисления-восстановления 
стандартные потенциалы измерены при строгих стандартных 
условиях.

1. Концентрация окисленной формы должна быть равна 
концентрации восстановленной формы.

2. Концентрация ионов водорода должна быть равна 1 
моль/дм3.

При остальных условиях потенциал редокс-пары 
вычисляется по уравнению Нернста и называется равновесным 
редокс-потенциалом.

где R — постоянная Больцмана
Е = Е . + —I  in 1окис1 Т -  абсолютная температура 

nF [восст] р _  числ0 фарадея

Направление и скорость реакции окисления-восстановления 
существенно зависит от знака и величины ЭДС, поэтому 
величина равновесного потенциала зависит от ЭДС реакции 
окисления-восстановления. Все это необходимо учитывать при 
выборе реакции окислительно-восстановительного титрования. 
Вывод уравнения расчета константы равновесия реакции 
окисления-восстановления проведем на примере реакции:

М п 0 4 + 5Fe+2 + 8Н+ -► Mn+2 + 5Fe+3 + 4НгО

176



\мпг\Реа]
[MnO-\Fe^][H¥]

с течением этой реакции концентрация перманганат и 
железа (Ш) уменьшается, а марганца (II) и железа (III) 
возрастает, это приводит к изменению равновесного 
потенциала. Напишем уравнение Нернста для равновесных 
потенциалов.

“MnQj
Mr?1

_ а д »
5 й [Мл j

= 0,77 +
F e '1

0,059
1 lg

Fe+з

Fe+2

В момент установления химического равновесия

Ъщ д
М п * г F e +2

Следовательно,
т + т Fe'3

Fe*

1,51-0,77 = ^  lg
Fe*
Fe+

0,059
~  18 [m,«]

E° —E° = 0.059 r
оке т йт  -  L b

Fe+3

P. _ B. , w lg
ошо “ c' 5 5

. . Гк4'™с-Ь«а:, N

le* ‘  o.ol? или K = 1 ° 
где Е°окис и Е°восст -  стандартные потенциалы окислителя и 

восстановителя, n-сбалансированное число электронов, т.е. 
наименьшее кратное число отданных или приобретение 
электронов. Таким образом, зная потенциалы редокс-пар,
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можно рассчитать величину К и предсказать полноту 
протекания химической реакции. Для вышеуказанной реакции:

(151-0 77)5 К  = 1062-55lg к  = \z ----- ^iLLE = 62,55
0,059 К = 3,55-10

Реакции с такой большой величиной константы равновесия 
идут быстро и до конца. Рассчитаем константу равновесия 
другой реакции

AsO^ + 21“ + 4Н+ = AsO“ + 212 + 2Н20  

ЭДС = Е ° ^ 1  _  Е° h .  = 0,056 -  0,54 = 0,02
AsOJ 2 Г

0,059 0,059
К = 100,86 или К = 7,24

Рассчитаем глубину течения данной реакции 
в процентах сумма продуктов

8,24 — 100
7,24+1=8,24 7,24 — 88%

Для расчета глубины протекания реакции сумму продуктов 
и реагентов к моменту равновесия принимают за 100 процентов 
и вычисляют процент продукта по отношению к общему 
количеству, т.е. сумме реагентов и продуктов в момент 
равновесия.

Следовательно, константа равновесия данной реакции Ю"0,86 
и глубина протекания данной реакции составляет 88%, т.е. эта 
реакция обратима и не применяется в титриметрии. Известно 
свыше 90 000 окислительно-восста-новительных реакций. 
Однако для количественного определения подходят лишь 
немногие из этих реакций, отвечающие ниже следующим 
требованиям.

7.1.2. Требования к реакциям
1. Реакции окисления-восстановления, применяемые в 

титриметрическом анализе, должны:
1. Протекать до конца.

5Fe+2 + М п0 4 + 8Н+ -> 5Fe+3 + Мп+2 + 4НгО Э.Ю.К = 0,74 
AsO ^ + 2Г + 4Н+ -> As0 2'+ 12 + 2НгО Э.Ю.К = 0,56-0,54=0,02
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2. С большой скоростью. Для этого величина 
электродвижущей силы должна быть больше 0,4 вольта, а 
константа равновесия более, чем ] 0+8 м/л.

Вторая реакция проходит очень медленно, так как величина 
ЭДС = 0,02, очень маленькая.

3. Образовать продукты определенного состава.
4. Позвлять фиксировать точку эквивалентности.
5. Титрант не должен вступать в побочные взаимодействия, 

т.е. реакция должна идти строго стехиометрично.
6. Применяемые реакции должны быть необратимыми.
В количественном анализе используют реакции с 

константой равно-весия больше, чем 10+8, поскольку они строго 
стехиометричны. Реакции с меньшей константой (например, 
взаимодействие арсенат иона и йода) проходят не до конца и 
подвержены сильному влиянию различных факторов (ионная 
сила, pH, температура).

Медленно протекающие реакции (например, окисления 
марганца(ТТ) персульфатом аммония (Кр = 5 ■ 1023) не пригодны, 
хотя имеют большую константу равновесия. В ряде случаев 
такие реакции можно ускорить нагреванием, добавлением 
катализатора. Например, реакция между перманганатом и 
щавелевой кислотой проходит медленно, но ускоряется при 
нагревании и катализируется ионом марганца, образующегося 
при восстановлении перманганат иона. Необходимым условием 
применимости реакции является возможность определения 
точки эквивалентности, зависящей от величины ЭДС. ЭДС 
химической реакции должен быть не менее 0,4-0,5 в, при 
инструментальном анализе не менее 0,2 в. В противном случае 
реакция проходит либо не до конца, либо при титровании 
отсутствует резкий скачок потенциала в зоне эквивалентности и 
поэтому индикация (определение конца титрования) становится 
затруднительной. Титрантами в методах редоксиметрии служат 
растворы окислителей и восстановителей, в зависимости от 
условий реакции они могут вступать в реакции, в которых 
участвует разное количество электронов. ,Поэтому часто 
эквивалент одного и того же титранта имеет различную 
величину.
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мМпО'4 + 2НгО + 31 -> М п02 + 40Н  , F ,=l/3 ЭкМп(\  ̂
в кислой среде 

М п0 4 + 8ЕГ + 5е -> Mn+2 + 4Н20  F3=l/5 э = М. 

в щелочной
МпО'4+ е Ч  МпО'24 F3=l э =у=158

Реальный (равновесный) потенциал титрантов окислителя 
соответственно должен иметь большее значение редокс-пары 
титруемого восстановителя на величину 0,4-0,5 вольта.

В качестве стандартного раствора титрантов окислителей в 
редоксо-метрии употребляют раствор дихромата калия, 
поскольку он отвечает всем требованиям стандартного 
вещества и его раствор устойчив в течение 24 лет. Растворы 
восстановителей менее устойчивы (окисляются кислородом 
воздуха) и хранятся непродолжительное время. Потенциал 
редокспары титранта может регулироваться в зависимости от 
pH среды. В настоящее время разработано свыше 50 методов 
окислительно-восстановительного титрования.

В нейтральной среде

Классификация методов окислительно-восстановительного 
'_________________ титрования______________________

№ Методы Титранты Стандарты
1 Перманганатометрия перманганат

калия
дигидрат

щавелевой
кислоты

2 Иодометрия молекулярный
йод

тиосульфат
натрия

дихромат калия

3 Броматометрия бромат калия бромат калия
4 Дихроматометрия дихромат калия дихромат калия
5 Нитритометрия нитрит калия нитрит калия
6 Цериметрия сульфат церия 

(IV)
аксалат натрия
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Виды окислительно-восстановительного титрования
Прямое титрование проводят при ЭДС больше 0,40 вольт, 

что обеспечивает необходимую полноту и скорость протекания 
реакции. Прямым титрованием определяют молекулярный йод 
титрантом тиосульфатом натрия или железо (II) титрантом 
перманганата калия.

Обратное титрование — если реакция окисления- 
восстановления протекает медленно, прямое титрование 
использовать нельзя, тогда используют обратное титрование. 
При этом в титруемую смесь добавляют избыток первого 
титранта и выдерживают определенное время (для полноты 
протекания реакции) Затем избыток непрореагировавшего 
титранта 1 оттитровывают вторым титрантом

О + В о в
Окислитель + Восстановитель = Продукты реакции 

избыток Т)
Восстановитель + Окислитель — 

остаток Т) Т2
Такой способ применяют, например, при определении 

сульфитов и суль- фидов. К раствору сульфида натрия 
добавляют избыток первого титранта 1, раствор молекулярного 
йода, остаток которого затем оттитровывают вторым 
титрантом, раствором тиосульфата натрия.

Na2S + 12 -»  S i  + 2NaI 
I2 + 2Na2S20 3 -► 2NaI + Na2S40 6 

_  _ (Nj2 ■ VI; — N NajSjaj • VNaA()3 )• 3 NajS
m Na2S -  100()

Заместительное титрование. Проводят, определяя 
заместитель, т.е. продукт реакции эквивалентное 
определяемому веществу. Заместительным титрованием 
анализируют также вещества, не вступающие в окислительно
восстановительные реакции. Например, известняк можно 
анализировать, растворив его в соляной кислоте и после 
нейтрализации раствора осаждают

кальций (II) в виде оксалата кальция. Осадок затем 
обрабатывают серной кислотой и выделившуюся щавелевую
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кислоту, количество которой эквивалентно количеству иона 
кальция, оттитровывают раствором перманганата калия

|СаСОэ + 2НС1 -> СаС12 + Н20  + СОт2 
СаС12 +(NH4)2C20 4 -> |СаС20 4 + 2NH4C1 

|СаС20 4 + H2S 0 4 -> |C a S 0 4 + Н2С20 4 
5Н2С20 4+ 2КМп0 4+ 3H2S 0 4 -> ЮСОт2 + 2MnS04 + K2S 0 4 +

8Н20
Для сравнения же растворимости сильных 

малорастворимых электролитов неоднотипного состава лучше 
пользоваться не значениями к°, а величинами S. Так, например, 
произведение растворимости солей серебра (I) уменьшается 
очень сильно (на несколько порядков) при переходе от хлорида 
серебра AgCl к молибдату серебра Ag2Mo04 и далее - к 
сульфиту серебра Ag2S03, и ортофосфату серебра Ag3P04. 
Однако их молярная растворимость S в воде, рассчитанная по 
формуле (4.3) из величин к°, меняется намного меньше:

Соединение Ц S, моль/л
AgCl 1,78-1040 1,33-10'5
Ag2Mo04 2,8-10'12 8,88-10'5
Ag2S03 1,5-10‘14 1,55-10'5
AgsP04 1,3-10'20 0,62-10'5

Молярная растворимость S даже возрастает при переходе от 
хлорида серебра к молибдату или сульфиту серебра, хотя 
произведение растворимости к°, напротив, понижается.

Поскольку произведение растворимости обычно очень 
малая величина, то часто вместо числового значения к° 
приводят его показатель

p * “=-lgA«
Иногда в практических расчетах используют условное 

произведение растворимости к° , которое не является 
постоянной величиной, а зависит от концентраций реагентов и 
других веществ, присутствующих в системе.

Условное произведение растворимости по форме 
напоминает произведение растворимости, однако в формулу
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для условного произведения растворимости входят уже не 
равновесные концентрации ионов, а суммы равновесных 
концентраций всех форм данного иона в растворе, т. е. 
учитывается наличие побочных реакций (побочных 
равновесий).

Например, произведение растворимости для бромида 
серебра AgBr имеет вид К" (AgBr) = [Ag+][Br‘], где [Ag ], [Br'] - 
равновесные концентрации ионов серебра и бромид-ионов в 
растворе, соответственно.

В присутствии аммиака в системе могут образовываться 
растворимые аммиачные комплексы [Ag(NH3)2]+ серебра(1): 

Ag++2NH3 = [Ag(NH3)2]+ 
т. е. протекает побочная реакция. При этом равновесная 

концентрация катионов Ag+ уменьшается. Общая концентрация 
[с ] всех форм серебра (I) в растворе будет равна [с̂ , ]= [Ag+ ] +
[[Ag(NH3)2]+]. Общая концентрация бромид-ионов [са _] в 
растворе совпадает с их равновесной концентрацией [св г ] =  [Br], 
поскольку бромид-ионы не принимают участия в побочных 
реакциях. Тогда:

к; '(AgBr)= [cAg | [cBi ]=([Ag+]+[[Ag(NH3)2]+]) [Вг ].
По числовому значению величины к° и к° ' могут 

различаться очень сильно.В таблице ниже в качестве примера 
приведены произведения растворимости для некоторых 
веществ.

Таблица
Произведение растворимости к° в воде и показатель 

растворимости р к° некоторых сильных малорастворимых
электролитов при комнатной темпе натуре (25 °С)

Соединение К p£”=-lgK”
AgBr 5,ЗТ0'13 12,28
AgCN 1,4-1016 15,84
AgCl 1,78-Ю'10 9,75
Ag2Cr04 1,1-Ю'12 11,95
Ag2Cr20 7 МО-10 10
Agl 8,ЗТ0'17 16,08
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Ag3P04 1,3 1 CTi0 19,89
Ag2S 6,3-1 O'50 49,2
AgSCN 1,1-10‘12 11,57
ВаСОз 4,0-1 O'10 9,40
BaC20 4 1Д-10’7 6,96
Ва3(Р04)2 6,0-1 O'39 38,22
BaS04 1,110'10 9,97
СаСОз 3,8-1 O'9 8,42
СаС20 4 2,3-1 O'9 8,64
Са3(Р04)2 2,0-1 O'29 28,70
CaS04 2,5-1 O'5 4,6
CdS 1,6-10‘28 27,8
CuS 6,3-10'36 35,20
Cu2S 2,5-10^8 47,60
Hg2c i2 1,3-10Л8 17,88
K2Na[Co(N02)6] 2,2-10‘n 10,66
K2[PtCl6] 1,1-10‘5 4,96
Li2C03 4,0-1 O'3 2,40
Li3P04 3,2-1 O'9 8,5
(NH4)2[PtCI6] 9,0-1 O'6 5,05
Na[Sb(OH)6] 4,0-1 O’8 7,4
Pbl2 1Д-10’9 8,98
PbS04 1,6-10’8 7,80
Sn(OH)4 1,0-1 O’57 57
SrC03 1Д-Ю'10 9,96
SrS04 3,2-10'7 6,49

1 .Индикаторы, классификация, интервал редокс
потенциалов изменяющих окраску индикатора.

Для установления точки эквивалентности окислительно
восстановительного титрования наряду с инструментальными 
методами используются индикаторные методы. Существенное 
отличие индикаторов, применяемых в окислительно
восстановительном титровании, от индикаторов кислотно
основного титрования заключается в том что индикаторы 
кислотно-основного титрования изменяли окраску в узком 
интервале pH в результате образования депротонированных 
(ионизованных) хромофорных групп. Цвет индикаторов
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окислительно-восстановительного титрования так же 
изменяется за счет образования хромофорных групп, но уже 
вследствие процесса окисления-восстановления или за счет 
специфического взаимодействия индикатора с определяемым 
веществом. В связи с этим, индикаторы окислительно
восстановительного титрования классифицируются:

1. Специфические. 2. Редокс индикаторы.
1. Специфические индикаторы -  это такие индикаторы, 

которые вступают в специфическое взаимодействие с 
окислителем или восстановителем. Пример: тиоцианат ион 
является индикатором иона железа (III)

Fel3+2NCS"— ► [Fe(NCS)2]+ Комплексный ион кроваво- 
красногоцвета.

Крахмал с молекулярным йодом дает характерную реакцию 
ярко-синего цвета.

2) Редокс индикаторы - это такие индикаторы, у которых 
изменение окраски связано с изменением редокс потенциала 
раствора. Эти индикаторы способны обратимо окисляться или 
восстанавливаться, причем их окисленные и восстановленные 
формы имеют различные цвета. Следовательно, редокс 
индикаторы существуют в двух формах.

Jnd + пе — Jnd'
Окис восст.
форма форма.
Индикаторы кислотно-основного титрования изменяли 

свою окраску в узком интервале pH. Редокс индикаторы меняют 
свою окраску также в определенном интервале редокс 
потенциалов раствора, который определяется уравнением 
НерстаЕ=Е° + 0.058 lg fJnd0 / n [Jndв]

где Е°-стандартный потенциал индикатора, [Jnd0] и [JndB]
-  концентрации окислительной и восстановительной форм 
индикатора. При условии равенства [Jbd°]=[JndB] редокс 
потенциал индикатора равен нормальному стандартному 
потенциалу Е°.

Наш глаз различает один цвет из двух лишь при 
десятикратном избытке одного из них. А это значит, что 
интервал потенциала перехода окраски индикатора, при
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котором происходит заметное изменение цвета, лежит в 
пределах отношений концентрации двух форм индикаторов от 
7io до 10/i.

При [Jnd°] /[JndB] = 1 /10 E=Eo+0,059/n lg *10_1=Eo-
0,059/n

При [Jnd°] /[JndB] = 10/1 E=Eo+0,059/n lg *10=Eo+
0,059/n

Таким образом, интервал перехода окраски редокс 
индикатора

ИП м=Е0± 0,059/п
При проведении окислительно-восстановительного титрова

ния необходимо подбирать индикатор таким образом, чтобы 
потенциал перехода индикатора находился в пределах скачка 
потенциала на кривой титрования. Многие редокс индикаторы 
обладают основными свойствами и способны изменять окраску 
лишь в определенном интервале pH. В таких случаях титро
вание ведут, создав необходимый pH, например, дифениламин 
применяют в кислой среде.

Рассмотрим изменение окраски одного из редокс 
индикаторов дифениламина. Молекула дифениламина в кислой 
среде димеризована в дифенилбензидин.

Дифенил Дихинон
бензидин Е°=0,76в. ------------- ► диамин

-  2е "
Восстановленная 

Окисленная форма - форма -  бесцветная сине-фиолетового 
цвета.



Рассчитаем интервал изменения редокс потенциала, 
соотвествующий резкому изменению окраски индикатора.

Е=0,76 + 0.059 = 0,76 +■ 0,029 = 0,789.вольт 
2

Е-0,76 -  0.059 = 0,76 - 0,029 = 0,73.вольт
2

Следовательно, при Е < 0,73 в бесцветна. При Е > 0,789 в 
сине-фиолетового цвета.

1.Что должензнать студент
1. Индикаторы редоксиметрии (оксилительно- 

восстановительного титрования) — вещества, резко изменяющие 
окраску за счет образования хромофорных групп при 
определенной величине равновесного редокспотенциапа 
титруемого раствора.

2. Специфический индикатор -  индикатор, резко меняющий 
окраску за счет специфического взаимодействия титрантом 
окислителем или восстановителем.

3.Кривая окислительно-восстановительного титрования - 
кривая зависимости равновесного редокспотенциапа 
титруемого раствора по ординате от объема прибавленного 
титранта окислителя (или восстановителя) по абциссе.

4. Скачек титрования на кривой редоксиметрического 
титрования - это резкое и значительное изменение величины 
равновесного потенциала на кривой титрования.

2. Блок самоконтроля и ситуационные задачи
1. Отличие редокс-индикаторов от индикаторов кислотно

основного титрования.
2. Вывод формулы расчета интервала потенциалов, 

изменяющих окраску индикатора.
3. Рассчитать и построить кривую титрования 

децинормального раствора сульфата железа (II) с 
децинормальным раствором перманганата калия.

4. Скорость окислительно-востановительных реакций и фак
торы на него влияющие.
5. Уравняйте окислительно-восстановительные реакции
методом полуреакций:
1 )Cr 0 2+H20 2-^Cr042' +Н20  2)S20 32'+ J2—»S40 62" + Г
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7.2. ПЕРМАНГАНАТОМЕТРИЯ

7.2.1. Сущность метода, 
общая характеристика, область применения

Перманганатометрия -  один из методов оксидиметрии, где в 
качестве титранта используется перманганат калия.

Перманганатометрический метод анализа основан на 
реакциях окисления восстановителей перманганатом калия. 
Перманганат калия является одним из сильнейших окислителей.

В зависимости от концентрации ионов водорода в растворе, 
восстановление перманганат-иона протекает различным 
образом.

В сильнокислой среде Мп04” восстанавливается до Мп2~: 
Мп04" + 8 Н+ Мп—И- 5е 2+ + 4Н20  (2.1)
Е0(МпО47Мп2") = + 1,51 В,
В слабощелочной, нейтральной или слабокислой среде 

Мп04“ восстанавливается до Мп02:
Мп04“ + 2Н2 МпО—Ю + Зе 2 + 40Н>1г (2.2)
Е0(МпО4 /Мп02) = + 0,57 В
В анализе некоторых органических веществ используется 

титрование в сильнощелочной среде:
Мп04” МпО->— 1е 42_(2.3)
Е0(МпО47  М п0 42-) = + 0,56 В
Перманганатометрия широко используется для определения:
- восстановителей: Fe2+, StT , S0 32  , S2O32 , N 0 2 , S2  , I , Br , 

различных органических соединений и др. (обычно 
используется метод прямого титрования):

5Fe2+ + Mn04-+ 8 FT = 5Fe3+ + Мп2+ + 4Н20  (2.4)
Если восстановитель с перманганатом взаимодействует 

медленно, применяют обратное титрование. Для этого к 
раствору восстановителя приливают точно измеренный объем 
перманганата калия, заведомо взятого в избытке; после 
завершения окислительно-восстановительной реакции избыток 
не вступившего в реакцию перманганата оттитровывают 
стандартным раствором другого восстановителя (щавелевая 
кислота, оксалаты, соли железа (II) и т.п.)
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- окислителей: Fe3+, N(V, C103“, Cr20 72 , H20 2 и др. (метод 
обратного титрования). Окислители восстанавливают 
титрованным раствором восстановителя и избыток последнего 
оттитровывают перманганатом калия. Например, к раствору 
К2Сг20 7 (окислителя) добавляют избыток соли Мора 
(восстановителя), бихромат восстанавливается по уравнению:

6 Fe2" 4- Сг20 72 + 14 Н —► 6 Fe3+ + 2 Сг3+ + 7 Н20  
Избыток соли Мора, не вступившей в реакцию, титруют 

раствором перманганата по реакции (2.4).
веществ, не проявляющих окислительно

восстановительных свойств, но способных реагировать с 
окислителями или восстановителями: Са2+, Sr2', Ва2+, Pb2+, Zn2+ 
и др. (метод обратного титрования или метод замещения). 
Например, при определении кальция в анализируемый раствор, 
содержащий ионы Са2+, добавляют вспомогательный реагент — 
оксалат натрия или аммония; при этом образуется 
эквивалентное количество осадка оксалата кальция:

Са2+ + С20 42'  -* СаС20 4|
В методе обратного титрования оксалат берут заведомо в 

избытке, осадок обычно отделяют, избыток оксалата титруют 
перманганатом :

5 С20 42_+ 2 Мп04“+ 10 Н+-> 10 С02 + 2 Мп2+ + 8 Н20  (2.5) 
При использовании метода замещения осадок оксалата 

кальция отфильтровывают, промывают водой и растворяют на 
фильтре серной кислотой:

СаС20 4 + H2S04 —> CaS04 + H2C20 4
Выделяется эквивалентное количество щавелевой кислоты, 

которую титруют раствором перманганата по реакции (2.5).
Обычно в перманганатометрии применяют титрование в 

кислой среде т.к. в этом случае окислительная способность 
перманганата калия значительно выше. Кроме того, в кислой 
среде образуются бесцветные ионы Мп2+, а в нейтральной и 
щелочной средах -  бурый осадок Мп02, который затрудняет 
фиксирование точки эквивалентности. Для создания среды при 
определении концентрации титруемых растворов чаще всего 
применяют серную кислоту, т. к. азотная кислота сама является 
сильным окислителем и может способствовать протеканию
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нежелательных побочных процессов, а соляная кислота 
окисляется перманганатом калия до свободного хлора.

Однако, многие вещества (особенно органические) 
определяют в нейтральной и щелочной средах, т. к. они 
количественно окисляются только в присутствии щелочи, а в 
кислых растворах такие соединения окисляются лишь частично 
(например, сульфиты, сульфиды, тиосульфаты, гидразин и др.). 
При определении органических соединений используется 
восстановление перманганата по схеме (2.3). Органические 
соединения при этом обычно окисляются до карбоната. По 
окончании реакции восстановления перманганата в щелочной 
среде раствор подкисляют и титруют избыток Мп04 раствором 
подходящего восстановителя. Например, метанол в щелочной 
среде окисляется перманганатом по реакции:

СНзОН + 6 Мп04 + 8 ОКГ —» С 032 + 6 Мп042 + 6 Н20
Для осаждения манганат-иона в раствор заранее вводят 

ВаС12 . Этим методом можно определить также муравьиную, 
винную, лимонную, салициловую и другие кислоты, глицерин, 
фенол, формальдегид и другие органические соединения.

При титровании перманганатом в большинстве случаев не 
требуется индикатор, т.к. даже очень разбавленные растворы 
его интенсивно окрашены, и одна лишняя капля КМп04 
окрашивает раствор в розовый цвет, появление которого 
свидетельствует о завершении реакции титрования.

По сравнению с другими методами окислительно
восстановительного титрования рассматриваемый метод 
отличается рядом достоинств.

1. Т.к. одна капля раствора КМп04 даже при концентрации 
его, равной 0,01 н., окрашивает в конце титрования 50 мл 
раствора в отчетливый розовый цвет, титрование можно 
проводить, не прибегая к использованию индикаторов по 
появлению розовой окраски при прямом титровании или по её 
исчезновению при обратном.

2. Титрование перманганатом можно осуществлять в кислой 
и щелочной средах.

3. Перманганат имеет очень высокий окислительно
восстановительный потенциал (в кислой среде Е0(МпО47Мп2 )
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= + 1,51 В). Поэтому многие вещества, которые невозможно 
оттитровать более слабыми окислителями, можно определять 
методом перманганатометрии.

4. Перманганат является дешевым и легкодоступным 
реагентом.

5. Перманганат можно применять для определения веществ, 
не обладающих окислительно-восстановительными свойствами 
(см. выше).

Перманганатометрический метод имеет и некоторые 
недостатки.

1. Перманганат калия трудно получить в химически чистом 
виде, поэтому точную концентрацию приготовленного раствора 
необходимо устанавливать путем стандартизации.

2. Растворы перманганата со временем меняют свой титр, 
поэтому в процессе использования их необходимо 
периодически проверять.

3. Титрование не следует проводить в солянокислых 
растворах, т.к. перманганат окисляет ионы СГ до свободного 
хлора.

4. Некоторые реакции окисления перманганатом протекают 
при комнатной температуре очень медленно, поэтому иногда 
требуется нагревание растворов.

Приготовление раствора перманганата калия.
Основным рабочим раствором метода является 0,1 н. или

0,05 н. раствор КМп04. Перманганат калия реактивной 
квалификации (ч.д.а. — чистый для анализа или х.ч. -  химически 
чистый) всегда содержит примеси продуктов восстановления
Мп02, следовые количества иона Мп2+. При растворении

2 'i -перманганата калия в воде в присутствии Мп г происходит 
реакция:

2 Мп04“ + 3 Мп2+ + 2 Н2 5 МпО—Ю 2 + 4 Н \
но даже в отсутствии Мп2 реакция разложения 

перманганата калия катализируется твердым диоксидом 
марганца. Разложение КМп04 протекает по уравнению:

4 Мп04~ + 2 Н2 4 МпО—Ю 2 + 3 0 2 + 4 ОН“.
Кроме того, органические вещества, находящиеся в 

дистиллированной воде или на поверхности сосуда для
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хранения, восстанавливают перманганат-ион до Мп02 . 
Вследствие этого концентрация раствора КМп04 в первое время 
после приготовления несколько уменьшается. Отсюда следует, 
что приготовить титрованный раствор перманганата по точной 
навеске нельзя. Обычно свежеприготовленный раствор 
перманганата выдерживают 7-10 дней (или кипятят в течение 1- 
2  часов) для завершения окислительно-восстановительных 
процессов. По истечении этого времени выделившийся осадок 
Мп02 отфильтровывают через невосстанавливающийся фильтр 
(пористый стеклянный или воронку со стеклянной ватой) или 
сливают раствор при помощи сифона. Приготовленный раствор 
хранят в темных бутылях со стеклянными пробками.

Навеска перманганата калия для приготовления раствора 
рассчитывается по формуле:

Из уравнения Мп04  + 8  Н Мп-»+ 5е 2+ + 4 Н20  следует,

Точную концентрацию приготовленного раствора 
перманганата калия устанавливают путем стандартизации. 
Наиболее удобными стандартными веществами являются 
щавелевая кислота Н2 С2О4 • 2Н20  и ее соли — оксалаты, т.к. они 
легко могут быть очищены от примесей перекристаллизацией 
из раствора.

Стандартизация раствора перманганата калия по 
щавелевой кислоте

Реакция окисления щавелевой кислоты перманганатом 
калия выражается суммарным уравнением

5 Н2С20 4 + 2 КМп04 + 3 H2 S04 = 2 MnS04 + 10 С0 2 + K2 S04 

+ 8  Н20
С2 0 42--  2е —► 2 С0 2 I 5
Мп04'  + 8  Н+ +5е -> Мп2+ + 4 Н20  |  2

VKKMdQ j  -С (К Ш З 1 М  Р Ш  ). _____ 4 ж 4' л _____ *i — JL
loao

что

= 31,§1Г :-Ш Л Ь
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Эта реакция является автокаталитической, катализатором 
которой служат ионы Мп . Пока в растворе присутствует 
незначительное количество Мп2+, реакция протекает очень 
медленно. Когда же концентрация Мп2+достигает определенной 
величины, реакция начинает протекать с большой скоростью.

В действительности процесс протекает значительно 
сложнее, с образованием промежуточных соединений и для его 
начала необходимо присутствие в растворе хотя бы следов Мп2+. 
Анионы MnCV медленно реагируют с ионами щавелевой 
кислоты непосредственно, но быстро -  с ионами Мп2+:

Мп04“ + Мп2" + С20 42“ — Мп042” + МпС20 4+
Манганат-ион Мп042 в кислом растворе быстро 

диспронорционирует:
Mn (VI) + Мп (II) = 2 Мп (IV)
Мп (IV) + Мп (II) = 2 Мп (III)
Марганец (III) образует оксалатные комплексы состава 

Mn(C20 4)nf3_2n)+, где n = 1, 2, 3; они медленно разлагаются с 
образованием Мп2+ и С02.

Сложный характер процесса обуславливает ряд 
особенностей при титровании щавелевой кислоты 
перманганатом калия. Установлено, что наиболее 
воспроизводимые и точные результаты получаются, если около 
90 % необходимого количества перманганата добавлять при 
комнатной температуре и слабом перемешивании, затем 
повысить температуру до 70-80 °С и закончить титрование при 
55-60 °С.

Титрант - раствор перманганат калия нельзя приготовить, 
исходя из точной массы вещества, т.к. КМп04 всегда содержит 
примеси оксида MapraH4 a(IV) (продукт, образующийся при 
окислении органических веществ из окружающей среды).

Задачей перманганатометрического метода является 
количественное определение окислителей и восстановителей. В 
зависимости от анализируемого вещества используют один из 
двух способов титрования: прямое или обратное.

Сущность прямого титрования: перманганат калия является 
сильным окислителем(в кислой среде), поэтому он вступает в 
реакцию со многими восстановителями. Определение

193



анализируемого восстановителя проводят титрованием 
аликвотной доли раствора титрантом (подкисленным раствором 
КМп04).

Расчет проводят по закону эквивалентов:
п (1/5 КМп04)= пэкв (анализируемого вещества)
Сущность обратного титрования: к раствору 

анализируемогоокислителя добавляют избыток раствора 
восстановителя, например раствор оксалата натрия или 
сульфата железа II, а затем не вступивший в реакцию остаток 
определяют по реакции с перманганатом калия.

Расчет проводят по закону эквивалентов: пэкв 
(анализируемого вещества)=пэкв (восстановителя) - п(1/5 
КМп04)

7.2.2. Иодометрия: сущность метода, общая характеристика, 
область применения. Условия проведения йодометрических

определений
Иодометрия - метод окислительно-восстановительного 

титрования, основанный на реакциях, связанных с окислением 
восстановителей свободным йодом 12 или с восстановлением 
окислителей йодидом калия KI. Оба процесса можно выразить 
следующей схемой: 12 + 2е *2Г

Т.к. стандартный окислительно-восстановительный 
потенциал пары невелик -  Е°(12 /2Г) = 0,54 В, йод является 
относительно слабым окислителем, а ионы Г -  сравнительно 
сильным восстановителем.

С помощью метода йодометрии можно определять:
I . Восстановители S032_, S20 32-, N 02“, S2_, CN- , SCN и др.:
а) путем прямого титрования анализируемого раствора 

раствором йода:
S032_ + 12 + 2Н20  = S042 + 2 Г  + 2Н ’ ;
б) путем обратного титрования, Используется, если 

скорость взаимодействия восстановителя с йодом невелика. В 
этом случае к раствору восстановителя добавляют избыток 
титрованного раствора 12, а спустя некоторое время не 
вступивший в реакцию йод титруют раствором тиосульфата 
натрия:
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2 S2032'  + l2=S40 62- + 2 r
2. Окислители Fe3+, Cr20 72', H20 2, Cl2, Br2, СЮ3~, Mn0 4 ~ и др.
Проводить определение, титруя раствор окислителя 

йодидом калия KI нельзя, т.к. невозможно фиксировать конец 
титрования. Поэтому пользуются методом замещения: к 
анализируемому раствору окислителя добавляют избыток 
раствора KI:

2 Мп04'  + 1 0 Г + 1 6 Н + = 5 12 + 2 Мп2т + 8 Н20.
В результате реакции выделяется йод в количестве, 

эквивалентном количеству окислителя; йод титруют раствором 
тиосульфата натрия по уравнению.

К  достоинствам метода йодометрии можно отнести 
следующие:

1. Большая точность по сравнению с другими методами 
окислительно-восстановительного титрования.

2. Растворы йода окрашены, и титрование можно проводить 
без индикатора. Желтая окраска ионов 13~ при отсутствии 
других окрашенных продуктов отчетливо видна при очень 
малой концентрации (5Т0_5н.).

3. Йод хорошо растворяется в органических растворителях, 
поэтому метод широко применяется для титрования в неводных 
средах.

Недостатки метода, вызывающие ошибки при выполнении 
йодометрических определений:

1. Потери йода из-за его летучести. Поэтому титрование 
проводят на холоду и по возможности быстро. При 
необходимости оставить раствор на некоторое время для 
завершения реакции, его хранят под притертой пробкой.

2. Окисление ионов йода кислородом воздуха в кислой 
среде.

3. Иодометрическое титрование нельзя проводить в 
щелочной среде вследствие диспропорционирования йода.

4. Относительно медленные скорости реакций с участием 
йода.

5. В процессе хранения стандартные растворы йода и 
тиосульфата изменяют свой титр. Чтобы избежать ошибок,
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необходимо периодически проверять титр йода по тиосульфату, 
а титр тиосульфата по дихромату калия.

Фиксируют конечную точку титрования в методе 
йодометрии с помощью специфического индикатора — крахмала, 
который образует с йодом комплексно-адсорбционное 
соединение синего цвета. Эта реакция очень чувствительна, она 
позволяет легко обнаруживать йод при концентрации 10"5 н. Т.к. 
соединение йода с крахмалом очень прочное, крахмал следует 
добавлять в конце титрования, когда окраска раствора 
становится бледно-желтой. Если вводить крахмал раньше, то 
очень много йода будет связано с крахмалом. При титровании 
йод с трудом освобождается из соединения с крахмалом, и 
результат титрования окажется неточным.

При проведении йодометрических определений следует 
соблюдать следующие условия:

1. Т.к. стандартный окислительно-восстановительный 
потенциал пары 12/2Г невелик, многие йодометрические 
определения не доходят до конца. Поэтому для 
количественного протекания реакций необходимо создавать 
специальные условия (вводить комплексообразователи, 
осадители, буферные добавки и т.д.).

2. Иод -  вещество летучее, поэтому титрование проводят на 
холоду. Кроме того, при увеличении температуры снижается 
чувствительность крахмала как индикатора (при 50 °С 
индикатор в 10 раз менее чувствителен, чем при 25 °С).

3. Растворимость йода в воде мала, поэтому определение 
окислителей необходимо проводить в присутствии большого 
избытка KI, который образует с йодом растворимое нестойкое 
комплексное соединение:

KI + 12 ~  К[13] (2.12)
4. Скорость реакции между окислителями и К1 обычно 

невелика, поэтому к титрованию выделившегося йода обычно 
приступают спустя некоторое время.

5. Иодометрическое титрование нельзя проводить в 
щелочной среде, т.к. протекает побочная реакция:

12+ 2 ОН“ = КГ + Г  + Н20  (2.13)
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Образующийся гипойодит является более сильным 
окислителем, чем йод, он окисляет тиосульфат до сульфата: 

S20 32'  + 4 10 + 2 ОН“= 4Г+ 2S042 + Н20.
Поэтому во избежание побочных реакций титрование 

проводят при pH не более 9.
6. В кислых растворах йодиды постепенно окисляются 

кислородом воздуха:
4Г + 0 2 + 4Н1 = 212 + 2 Н20  (2.14)
Свет ускоряет эту реакцию, поэтому реакционную смесь 

хранят в темноте.
Рабочими растворами метода йодометрии являются 

растворы йода и тиосульфата натрия.
Титрованный раствор йода можно приготовить исходя из 

точной навески химически чистого кристаллического йода, 
который очищают от примесей путем возгонки.

Однако, очистка йода представляет собой очень 
трудоемкую операцию. Кроме того, титрованный раствор в 
процессе работы с ним и при длительном хранении меняет свой 
титр вследствие летучести йода, и периодически его нужно 
проверять. Поэтому обычно готовят раствор 12 приблизительно 
нужной концентрации (0,05-0,1 н.) растворением навески йода 
в растворе KI (40 г/л). Точную концентрацию полученного 
раствора устанавливают по раствору тиосульфата натрия 
(реакция 2.10).

Тиосульфат натрия Na2S20 3-5H20  является неустойчивым 
веществом. Оно легко реагирует с углекислым газом и 
кислородом воздуха:

Na2S20 3 + Н20  + С02 = NaHC03 + NaHS03 + S j
2Na2S20 3 + 0 2= 2Na2S04 + 2S|
Поэтому готовят приблизительно 0,1 н. раствор 

тиосульфата, растворяя навеску соли в свежепрокипяченой воде 
(для удаления С02). Хранить готовый раствор 
Ыа2820 3рекомендуется в темных бутылях, защищенных от 
двуокиси углерода трубкой с натронной известью. В 
дальнейшем титр раствора начинает медленно уменьшаться, 
поэтому его необходимо периодически проверять.
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Для установки концентрации тиосульфата предложено 
много различных стандартных веществ, например твердый 
химически чистый йод, йодат калия КЮ3, бромат калия КВгОз, 
дихромат калия и др. На практике чаще всего пользуются 
дихроматом калия К2Сг20 7.

В качестве стандартного в-ва используют К2Сг20 7, но т.к он 
с тиосульфатом взаимодействует не стехеометрично 
используют метод замещения. К подкисленному раствору KJ 
добавляют раствор дихромата и спустя 5-10 мин выделившийся 
йод титрую тиосульфатом по уравнению

K2 Cr2 0 7+6 KJ+JH2 S0 4 =Cr2 (S0 4)3+3 J2+4 K2 S0 4 +7 H2 0  

2 S20 32- + 12 = S40 62' + 2 Г
Хроматометрия: сущность метода, общая характеристика, 

достоинства и недостатки. Применения хроматометрии для 
определения железа в рудах и сплавах.

Хроматометрия — метод окислительно-восстановительного 
титрования, основанный на реакциях окисления 
восстановителей дихроматом калия К2Сг20 7, или (реже) 
хроматом калия К2СЮ4. По основному реактиву этот метод 
иногда называют дихроматометрией.

Обычно титрование проводят в кислой среде, дихромат при 
этом восстанавливается по уравнению:

Сг20 72~+ 14ЬГ 2Сг—»+ 6е 3+ + 7НгО 
Из уравнения следует, что

з :' 5 S
Стандартный окислительно-восстановительный потенциал 

этой системы (при [Н+] = 1 моль/л) Е0(Сг2О7272С г3+) = 1,36 В, т.е. 
дихромат калия является довольно сильным окислителем .В 
хроматометрии используют прямое, обратное титрование и 
метод замещения.Дихромат калия способен окислять многие 
неорганические и органические вещества: Fe(II), Мп(П1), 
Mn(IV), V(IV), Mo(V), Te(IV), Ti(IlI), сульфиты, дитионаты, 
гексацианоферрат (П),арсенит, йодид, спирты, гидрохинон, 
глицерин, аскорбиновую кислоту и др.Дихромат калия 
используется и для определения окислителей (U(VI), V(V), 
Mo(VI), Fe(III), Co(III), N 03“, CI03 , H20 2 и др.). Метод основан
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на предварительном восстановлении окислителей до 
соединений низшей степени окисления (например, в редукторе 
Джонса) и последующем титровании полученных 
восстановленных форм стандартным раствором дихромата 
калия; или окислители восстанавливают стандартным 
раствором восстановителя (чаще всего ионами Fe2+, например, 
раствором соли Мора -  FeSCVtNHL^SC^H^O) с последующим 
титрованием избытка восстановителя дихроматом.Например, 
для определения нитратов к анализируемому раствору 
прибавляют избыток соли железа (П) и полученную смесь 
кипятят. При этом протекает окислительно-восстановительная 
реакция:

nFe2+ + N 03'  + 4ЫГ -1- 3Fe3+ + NO + 2Н20  + (n-3) Fe% 3(i)
Затем избыток ионов железа (II) оттитровывают 

дихроматом:
6(n-3)Fe2+ + (n-3)Cr20 72~ + I4(n-3)H ->■ 6(n-3)Fe3 + 

2(n-3)Cr3+ + 7(п-3) Н20
По сравнению с другими методами окислительно

восстановительного титрования, и в частности по сравнению с 
методом перманганатометрии метод хроматометрии имеет 
следующие достоинства:

1. Перекристаллизацией из водного раствора с 
последующим высушиванием при 200°С легко получить 
химически чистый дихромат калия строго соответствующий 
формуле К2Сг20 7. Поэтому стандартный раствор дихромата 
калия готовят по точной его навеске. Полученный раствор 
можно использовать как для титрования, так и для 
стандартизации растворов других веществ.

2. Растворы дихромата калия очень устойчивы. К2Сг20 7 не 
разлагается даже при кипячении в подкисленном растворе, 
поэтому титр раствора К2Сг20 7 не изменяется в течение 
длительного времени.

3. Титрование дихроматом калия можно проводить в 
солянокислой среде. При этом на холоду ионы С1 не 
окисляются, т.к. Е°(С12 /2СГ) = 1,358 В, т.е. практически равен 
потенциалу дихромата (1,36 В). Однако, при концентрации НС1 
более 2 н. или при кипячении дихромат калия окисляет ионы 
СГдо свободного хлора.
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4. Дихромат труднее, чем перманганат восстанавливается 
органическими веществами, попадающими в дистилли
рованную воду.

К  недостаткам метода относятся:
1. Дихромат калия менее сильный окислитель, чем 

перманганат, и поэтому он используется относительно меньше.
2 . Окислительно-восстановительные реакции с участием 

дихромата протекают относительно медленно. Скорость 
реакции заметно повышается в сильно кислых средах, т.к. 
окислительно-восстановительный потенциал системы 
возрастает по мере увеличения концентрации ионов водорода 
(см. уравнение 1.3). Однако иногда прямое титрование 
оказывается неосуществимо, и в методе хроматометрии часто 
используют обратное титрование.

3. В процессе титрования дихроматом образуются ионы 
Сг3+ , придающие раствору зеленую окраску. Сам дихромат 
окрашен в оранжевый цвет, и в конечной точке титрования одна 
лишняя капля дихромата вызовет изменение окраски из зеленой 
в желто-зеленую. Однако такой переход виден не очень 
отчетливо, поэтому конечную точку титрования устанавливают 
с помощью индикаторов, в качестве которых используют 
дифениламин, дифениламинсульфокислоту, фенилантрани- 
ловую кислоту, или инструментальными методами 
(потенциометрический, кондукгометрический, амперометри
ческий и др.).

Методом хроматометрии можно определять почти те же 
вещества, что и методом перманганатометрии. Наиболее 
широко хроматометрия используется для определения урана, 
который предварительно переводят в U(IV), и особенно — 
содержания железа в иудах и ставах. Образцы растворяют в 
серной или соляной кислотах, при этом железо получается в 
виде ионов Fe2+ и Fe3+. Последние восстанавливают хлоридом 
олова SnCl2 или металлическим цинком и титруют дихроматом 
калия в присутствии дифениламина по уравнению:

К2Сг2 0 7 +6 FeS0 4 +7 H2 S0 4 =Cr2 (S0 4)3+3 Fe2 (S0 4 )3+ K2S0 4+7H20
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В процессе титрования происходит окисление 
дифениламином

< > ; < >  — -  О - v • ' О ' О -  - О 21
с** s  £ s ? s i  e i a l i  r eue

—  0 = 0 0 - ' - 0 2,42i 
ne fa-o i?e кв

E°=0,76 В pT=0,76±0,03B. Скачек титрования 0,944-1,302В
Т.е дифенил амин должен изменять окраску за долю до 

скачка титрования. Что бы этого избежать титрование ведут в 
присутствие Н3Р0 4 который связывает ионы Fe3+ в прочный 
комплекс.

Fe2(S04)3+4 Н3РО4 =2Н3 [Fe(P0 4)2]+3 H2 S0 4

В результате получается концентрация свободных ионов 
Fe3+ что приводит к снижению о/в потенциала скачек 
титрования смещается в область более низких потенциалов в 
соответствующий интервал перехода дифениламина.

Хроматометрическое определение органических веществ 
применения не получило в связи с неполнотой протекания 
многих реакций и появлением побочных продуктов (СО наряду 
с С0 2 и др.), количество которых контролировать не удавалось. 
Однако ряд веществ (метанол, глицерин и некоторые другие) 
легко окисляется дихроматом до С02и Н2 0, и их 
хроматометрическое определение имеет практическое значение.

5. Блок для самоконтроля
1. Какие вещества можно определять перманганато

метрическим методом? Какие для этого используются способы 
титрования?

2. Чему равен фактор эквивалентности щавелевой кислоты в 
реакции, лежащей в основе стандартизации перманганата 
калия?

3. Какие реактивы нужны для перманганатометрического 
определения дихромата калия?

4. С какой целью в предложенной методике проводится 
холостой опыт?

5. Как в перманганатометрии фиксируется точка 
эквивалентности?

6 . Приведите формулу для расчета содержания дихромата 
калия в анализируемом растворе.
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ГЛАВА 8. МЕТОДЫ ОСАЖДЕНИЯ

8.1. МЕТОДЫ ТИТРОВАНИЯ ОСНОВАННЫЕ НА 
ОСАЖДЕНИЯ

8.1.1.  Методы титрования и условие образования осадков 
Рассмотрим условие образования осадка малорастворимого 

сильного электролита вначале в частном случае - образование 
осадка сульфата бария BaS04 в водной среде. Произведение 
растворимости этой соли для чистой водной среды к° = [Ва2+] 
[SO’-] = const при Т= const.

Концентрации ионов бария с(Ва2 ) и сульфат-ионов с (son в 
растворе сульфата бария в чистой воде одинаковы и равны 
концентрации с растворенного сульфата бария, независимо от 
того, является ли раствор насыщенным или ненасыщенным:

с(Ва2+) = с (SOJ-) = с.
Назовем произведение концентраций ионов с(Ва2+)с (soj) 

ионным произведением.
В ненасыщенном растворе сульфата бария концентрации 

ионов с(Ва2+) и с (soj) меньше их концентрации S  в насыщенном 
растворе, поэтому ионное произведение меньше произведения 
растворимости:

с(Ва2+) < S, с (SOf) <S, 
с(Ва2+)с (so] ) = с2 <к; = S2.

Из ненасыщенного раствора осадок сульфата бария не 
выпадает.

Если ионное произведение будет больше произведения 
растворимости, то это означает, что концентрация ионов в 
растворе выше их молярной растворимости: 

с(Ва2+) > S, с (SOf) >S, 
c(Ba2+)c(S024 ) > k ° = S 2, 

т. e. раствор - пересыщенный. Осадок будет выпадать до тех 
пор, пока концентрации ионов станут равными их 
концентрации в насыщенном растворе, т. е. до тех пор, пока 
ионное произведение сравняется с произведением 
растворимости:
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с(Ва2+) = 5, с (SOJ-) = S, 
с(Ва2+)с (SO;-) = к" = S2.

Таким образом, условием образования осадка сульфата 
бария и выпадения его из раствора является неравенство

c(Ba2+)c(SO*)>A:;(BaS04) , (3.4)
т. е. ионное произведение должно быть больше произве

дения растворимости.
Аналогично условию (3.4) можно указать условия 

образования осадков и для других малорастворимых сильных 
электролитов, например:

а) для тиоцианата серебра AgSCN (А'“= 1,1 • 10'12)
c(Ag+)c(NCS') > Ц (  AgSCN) =1,1 ■ 10'12;

б) для сульфида платины PtS ( Ц =  8 • 10'73)
c(Pt2> ( s 2-) >*;( pts) = 8 • 10'73;

в) дня ортофосфата кальция Са3(Р04)2 (к° = 2,0 ■ 10‘29)
с(Са2+)с(Р0 Г) ж ;  [ Са3(Р04)2] = 2,0 • 10’29;

г) для гидроксида марганца (IV) Мп(ОН)4 (к°= 1 • 10‘56)
с(Мп4+)с(ОН')4 >к: [Mn(OH)4] = 1 ■ 10"56;

д) для гексанитрокобальтата (III) натрия и калия 
NaK2[Co(N02)6] (К'- 2 , 2  ■ Ю'11)

c(Na+)c(K+)2c{[Co(N02)6]3-} {NaK2[Co(N02)6]}=2,2-10-u
В общем случае условие образования осадка 

малорастворимого сильного электролита К„АШ, состоящего из п 
катионов К* и и  анионов А”- , имеет вид:

c"(Km+)c'"(A”‘)> Ki (К„Ат) (3.5)
т. е. ионное произведение должно быть больше 

произведения растворимости сильного малорастворимого 
электролита.

Если ионное произведение меньше произведения 
растворимости, то осадок не выпадает.

8. 1.2. Дробное осаждение и дробное растворение осадков
Учет величину, S и условия (3.5) позволяет осуществлять

избирательное осаждение различных ионов, что широко
используется в качественном химическом анализе.
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Так, например, прибавление насыщенного водного раствора 
сульфата кальция CaS04 к водным растворам солей катионов 
стронция Sr2", свинца РЬ2+, бария Ва2+ приводит к помутнению 
растворов вследствие образования осадков сульфатов стронция 
SrS04, свинца PbS04 или бария BaS04 соответственно, 
поскольку эти сульфаты менее растворимы в воде, чем сульфат 
кальция. В то же время прибавление насыщенного водного 
раствора сульфата бария к растворам солей кальция, стронция и 
свинца не вызывает образование осадков соответствующих 
сульфатов и помутнение раствора. Эти явления можно 
объяснить, если сравнить произведения растворимости 
сульфатов кальция, стронция, свинца, бария и учесть условие
(3.5).

Действительно, при комнатной температуре произведение 
растворимости указанных сульфатов уменьшается в 
последовательности:

к° (CaS04)=2,5T О'5 >к% (SrS04)=3,2-10'7> a:; (PbS04) = 1,6-10“®> 
^(BaSO4)=l,M 0’10.

В насыщенном водном растворе сульфата кальция 
концентрация сульфат-ионов равна 5-10'3 моль/л, а в 
насыщенном водном растворе сульфата бария - 1,05 10"5 
моль/л, т. е. примерно на два порядка меньше. Прибавим к 
раствору какой-то соли бария насыщенный раствор сульфата 
кальция (или наоборот). Чтобы из раствора начал выпадать 
осадок сульфата бария, необходимо выполнение условия (3.4), 
т. е. ионное произведение

с(Ва2+)с (soJ~) >1,1 ■ Ю'10.
Но концентрация сульфат-ионов с (SÔ )» 5Т0'3моль/л 

(полагая, что смешение растворов мало влияет на 
концентрацию насыщенного раствора сульфата кальция). Тогда 
концентрацию ионов бария [Ва2+], выше которой будет 
наблюдаться выпадение осадка сульфата бария, можно 
рассчитать следующим образом:

[Ba2+][S024 ] = 1,1 ТО'10,
[Ва2+] = 1,1TO"10/[SOJ-] 1,1-10-1о/5 • 10'3= 0,22 ■ 10‘7 моль/л.
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При такой концентрации ионов бария будет наблюдаться 
образование осадка в насыщенном растворе сульфата кальция. 
Это очень низкая концентрация, значительно ниже, чем даже в 
насыщенном водном растворе чистого сульфата бария (1,05ТО'5 
моль/л). Поэтому при содержании ионов бария в растворе 
с(Ва2+) > 0,22 • I О'7 моль/л прибавление насыщенного раствора 
сульфата кальция и приводит к образованию осадка и 
помутнению раствора.

Рассуждая аналогичным образом, можно объяснить, почему 
наблюдается помутнение растворов вследствие образования 
осадков сульфатов при прибавлении: насыщенного раствора 
сульфата кальция к растворам солей стронция и свинца 
(помимо растворов солей бария), насыщенного раствора 
сульфата стронция к растворам солей свинца и бария; 
насыщенного раствора сульфата свинца к растворам солей 
бария.

На основе сопоставления значений S с учетом условия
(4.5) можно также объяснить явление избирательного 
(дробного) растворения того или иного малорастворймого 
сильного электролита, находящегося в смеси с осадками других 
малорастворимых сильных электролитов.

Пусть, например, имеется смесь осадков сульфатов кальция, 
свинца и бария в водной среде. Если в эту систему прибавить 
раствор соли стронция Sr2*, то кальций из осадка перейдет в 
раствор, а стронций, наоборот, перейдет в осадок в виде 
сульфата стронция:

CaS04 (т) SrS04(T)
PbS04(T)+Sr2+ —>PbS04(T)+Ca^ (раствор)
BaS04(T) BaS04(T)
т. e. в системе протекает гетерогенная реакция 
CaS04(T) + Sr2̂  (раствор) —* SrS04(T)+Ca2+ (раствор) 
Объясняется это тем, что растворимость сульфата стронция 

меньше растворимости сульфата кальция. Сульфаты свинца и 
бария останутся в осадке, так как их растворимость меньше 
растворимости сульфата стронция.

Чем больше различие между значениями произведения 
растворимости однотипных малорастворимых сильных
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электролитов, тем легче можно провести селективное 
осаждение или селективное растворение.

Перевод одних малорастворимых электролитов в другие 
При проведении анализа иногда возникает необходимость 

перевести малорастворимые осадки в другие, также 
малорастворимые осадки.

Так, например, при систематическом анализе катионов для 
отделения катионов кальция, стронция и бария от остальных 
катионов их осаждают разбавленной серной кислотой или 
растворами сульфатов, переводя в малорастворимые осадки 
сульфатов кальция CaS04, стронция SrS04 и бария BaS04. 
Осадок, состоящий из смеси этих сульфатов, отделяют от 
маточного раствора. Для открытия катионов кальция, стронция 
и бария в этой смеси ее необходимо перевести в растворимое 
состояние и в полуденном растворе идентифицировать каждый 
из указанных катионов с помощью той или иной реакции. 
Однако сульфаты кальция, стронция и бария не растворяются 
ни в воде, ни в кислотах, ни в щелочах.

Для перевода катионов кальция, стронция и бария в раствор 
из осадка смеси их сульфатов эту смесь обрабатывают при 
нагревании раствором соды Ыа2СОз. При такой обработке 
твердые сульфаты переходят в твердые же карбонаты:

CaS04 (т) СаСОэ(т)
SrS04 (т) + Na2C03 -*• SrC03(T) + Na2S04 
BaS04 (т) ВаСОз(т)
Образовавшуюся нерастворимую в воде смесь карбонатов 

растворяют в какой-либо кислоте (например, в уксусной): 
СаСОэ(т)+2Н+ -*■ Са2+ + С02 |  +Н20  
SrC03(T) + 21-Г -*• Sr2+ + С02 j  +Н20  
ВаСОз (т) + 2Н+ Ва2+ + С02 Т +Н20
Катионы кальция, стронция и бария при этом переходят в 

раствор, в котором их затем открывают различными реакциями.
Рассмотрим превращение твердых сульфатов в твердые 

карбонаты на примере перевода сульфата бария BaS04 в 
карбонат бария:

BaS04 (т) + Na2C 03 -^ВаС03(т) + Na2S04

206



Произведения растворимости сульфата и карбоната бария 
равны соответственно 1,1-10'10 и 4,0-1040. Чтобы сульфат бария 
растворялся и затем переходил в осадок в форме карбоната 
бария, необходимо в соответствии с уравнением (4.5) 
выполнение следующих условий:

с(Ва2+)с (sof) <1,1 • 10'10, 
с(Ва2+)с (SO f) >4,ОТО'10.

Поскольку ионное произведение с(Ва2+)с (S042 ) при этом 
меньше произведения растворимости сульфата бария, то он 
будет растворяться, а поскольку ионное произведение с(Ва2 )с( 
cof) больше произведения растворимости карбоната бария, то 
перешедшие в раствор катионы бария будут осаждаться в 
форме карбоната бария. Сульфат-ионы станут накапливаться в 
растворе и их необходимо периодически удалять.

В равновесном растворе над осадком сульфата барм 
концентрация ионов бария равна

с(Ва2+)=[Ва2+]=(1,1 • 10"1о)1/2= 1,0510'5 моль/л. 
Следовательно, для образования осадка карбоната бария 

необходимо, чтобы концентрация карбонат-ионов СО;- 

превышала величину
[ с о 2 ] = к;(ВаС03)/[Ва21  = 4,0-Ю'10/1,0510'5 = 3,81 105 

моль/л.
Это значение соответствует очень низкой концентрации 

карбонат-ионов в растворе, которую легко превзойти на 
несколько порядков путем введения соды Na2C0 3  в раствор. 
При большом избытке карбонат-ионов c(cof) > 3,81-10"5 моль/л 
ионное произведение с(Ва2+)с( cof ) будет во много раз 
превышать произведение растворимости карбоната бария и 
последний выпадает в осадок. За счет этого в растворе 
понижается концентрация ионов бария с(Ва2+), увлекаемых в 
осадок карбоната бария, так что ионное произведение с(Ва2 )с 
(sof) становится меньше произведения растворимости сульфата 
бария, который будет поэтому растворяться. Перешедшие в 
раствор ионы Ва2+ снова осаждаются в форме карбоната бария. 
Процесс продолжается до тех пор, пока практически весь 
твердый сульфат бария превратится в твердый карбонат бария.
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Операцию обработки осадка сульфата бария раствором 
соды при нагревании (нагревание применяют для повышения 
скорости процесса) повторяют несколько раз, периодически 
удаляя раствор, в котором накапливаются сульфат-ионы, 
поскольку они препятствуют растворению сульфата бария.

Аналогичным образом осуществляется и перевод твердых 
сульфатов кальция и стронция в твердые карбонаты кальция и 
стронция.

1. Что должен знать студент
1.Классификация: редоксиметрические методы в 

зависимости от применяемого титранта классифицируют на
• Перманганато -
• Йодо -
• Бромато -
• Дихромато -
• Нитрито -
• Церийметрию-
2.0сновные требования, предъявляемые к О.В.Р., 

применяемых в редоксиметриии:
• Необратимость
• Большая скорость реакции возможная при ЭДС >0.4 вольт
• Строгая стехиометричность
З.Виды редоксиметрии:
• Прямое
• Заместительное
• Титрование остатка.
2. Блок самоконтроля и ситуационные задачи
1. Напишите формулы логарифмической и 

экспоненциальной зависимости Э.Д.С. О.В.Р. с константой 
равновесия Кр.

2. Требования к О.В.Р., применяемых в редоксиметрии.
3. Можно ли сдвинуть реакцию восстановления арсенат 

иона йодид ионом в обратную сторону.
4. Определите факторы эквивалентности дихромата калия и 

йодида калия при их взаимной О.В. реакции.
5. Приведите примеры трем видам О.В. титрования.
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8.2. АРГЕНТОМЕТРИЯ
19.1. Методы аргентометрии

Аргентометрический метод основан на применении в 
качестве титранта стандартного раствора нитрата cepe6pa:Ag+ + 
АпТ = AgAnI-Для определения ионов серебра применяют хлорид 
натрия.Аргентометрия принадлежит к давно известным 
методам анализа. До последнего времени им чаще всего 
пользовались для определения галогенид-ионов и ионов 
серебра. Одним из существенных недостатков метода является 
использование дорогостоящих солей серебра.В методе 
аргентометрии обычно применяют индикаторные способы 
определения конечной точки титрования. В зависимости от 
этого различают метод Мора, метод Фаянса, метод Фольгарда 
(или тиоцианатометрия - титрование по остатку с 
использованием в качестве второго титранта раствора 
тиоцианата калия или аммония). Менее распространены 
безиндикаторные (метод Гей-Люссака, метод Либиха) и 
инструментальные способы фиксирования точки 
эквивалентности.

1. Метод Мора Этот метод заключается в прямом 
титровании хлоридов и бромидов раствором нитрата серебра в 
присутствии индикатора хромата калия, с образованием 
нерастворимых осадков.

Cl - +Ag+ =AgCl белый Вг - +Ag+ =AgBr желтовато белый
K2Cr0 4 +Ag+ =Ag2Cr0 4 красный
Растворимость хромата серебра Ag2Cr0 4 значительно 

больше растворимости хлорида серебра AgCl или бромида 
серебра AgBr. Поэтому в данных реакциях сначала образуется 
осадок AgCl или AgBr. После того, как все галогенид - ионы 
будут практически осаждены, начнется взаимодействие между 
ионами и ионами Ag+. Как только станет ясно заметна перемена 
лимонно - желтой окраски в слабо розовую, титрование 
прекращают. Это говорит о достижении точки эквивалентности. 
Титрование по методу Мора проводят в нейтральных или 
слабощелочных растворах при pH от 6,5 до 10.

Метод Мора имеет ряд недостатков:

209



-  применим только для определения хлоридов и бромидов и 
неприменим для определения иодидов и тиоцианатов, 
титрование которых сопровождается образованием коллоидных 
систем и адсорбцией, затрудняющих установление конечной 
точки титрования, а так же окислительно-восстановительными 
процессами.

-  нельзя применять в кислых и сильнощелочных средах. В 
кислых средах хромат переходит в дихромат, который образует 
с ионами серебра красный осадок, растворимый в кислоте. В 
сильнощелочном растворе образуется оксид серебра. Поэтому 
pH раствора должен быть не меньше 6,5 и не больше 10. В 
присутствии солей аммония водородный показатель должен 
лежать в области 6,5-7,2 т.к. значительные концентрации 
аммиака увеличивают растворимость солей серебра.

-  мешают ионы, образующие осадки с ионами индикатора 
или титранта (Hg2-, Pb2+, Ва2+, S2", С 032', Р 043', As043", As03J~, 
С20 42' и др.).

-  нельзя титровать окрашенные растворы, маскирующие 
окраску хромата серебра в точке эквивалентности. (3)

2. Метод Фаянса. Более широкое применение находит 
метод Фаянса, с помощью которого можно определить 
содержание галогенидов, фосфатов, арсенатов, оксалатов и 
других анионов.

NaI+AgN03>AgI+NaN03.
Метод Фаянса - это метод прямого титрования галогенидов 

раствором AgN03 (ОДМ) в слабо кислой среде с применением 
адсорбционных индикаторов, которые показывают изменение 
цвета не в растворах, а на поверхности выпавшего осадка.

Использование адсорбционных индикаторов основано на 
следующем. При титровании галогенидов образуется 
серебряная соль галогена, которая адсорбирует вначале на 
своей поверхности ионы галогена, находящиеся в избытке и 
заряжается отрицательно. В конце титрования все галогены уже 
связаны, частицы теряют свой заряд и наблюдается процесс 
коагуляции. При добавлении даже незначительного избытка 
раствора AgN03 частицы адсорбируют ионы серебра, 
заряжаются положительно и притягивают к себе окрашенный
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анион адсорбированного индикатора. Осадок окрашивается, что 
и указывает на конец реакции.

В качестве адсорбционных индикаторов применяют:
1. Бромфеноловый синий, бромкрезеловый синий - в 

уксуснокислой среде;
2. Эозинат натрия - в уксуснокислой среде;
3. Флуоресцеин - в нейтральной и слабо щелочной среде.
Хлориды и бромиды можно титровать с бромфеноловым

синим. Точную навеску хлорида или бромида растворяют в 
воде, прибавляют 2-3 капли индикатора бромфенолового 
синего, по каплям разведенную уксусную кислоту до зелено
желтого окрашивания и раствор AgN03 0,1М до синего 
окрашивания. Можно с этим индикатором оттитровать и 
йодиды, только вместо синего окрашивания в точке 
эквивалентности будет зеленое окрашивание.

В качестве индикатора для определения йодидов 
применяют эозинат натрия. К точной навеске препарата 
прибавляют разведенную уксусную кислоту, 3-5 капель 
раствора эозината натрия и титруют раствором AgN03 0,1М до 
розового окрашивания осадка. Определению йодидов методом 
Фаянса не мешают хлориды, но мешают бромиды.

Примечание.
Методом Фаянса определяют соли алкалоидов, соли 

азотосодержащих оснований (димедрол, новокаин, папаверин, 
дикаин, пилокарпил, эфедрин).

3. Метод Фольгарда. Метод Фольгарда основан на реакции 
образования роданида серебра:

Ag+ + SCNI = AgSCN Рабочим раствором является раствор 
роданида калия KSCN или аммония NH4SCN. Метод Фольгарда 
является примером обратного титрования. Следовательно, в 
этом методе имеется второй рабочий раствор - титрованный 
раствор нитрата серебра AgN03. Поэтому метод Фольгарда 
можно в равной степени назвать и аргентометрией и 
роданометрией. Определение хлоридов бромидов и йодидов по 
методу Фольгарда сводится к следующему. К определяемому 
раствору прибавляют из бюретки точно отмеренный объем 
титрованного раствора нитрата серебра; этот объем должен
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быть значительно больше, чем нужно для полного осаждения 
всего количества ионов С1~ (Вг_или Избыток раствора серебра 
оттитровывают раствором роданида калия или аммония.

Индикатором в этом случае служит раствор железо
аммонийных квасцов (NH4) Fe (S04) 2-12Н20. Пока в растворе 
присутствуют ионы серебра, прибавляемый роданид будет 
реагировать с ними, образуя белый осадок AgSCN. Как только 
реакция между ионами Ag+ и SCN- закончится, следующая 
капля рабочего раствора вступит в реакцию с индикатором FeS+ 
+ 3SCN - = Fe (SCN)3.

Образующаяся соль Fe (SCN)3 окрашивает раствор в 
красный цвет.

В отличие от метода Мора при методе Фольгарда 
присутствие кислоты не только не вредит титрованию, но, 
наоборот, способствует получению более точных ре зультатов. 
Кислота подавляет гидролиз соли железа и уничтожает желтую 
окраску раствора железо-аммонийных квасцов, связанную с 
гидролизом. Не мешает и присутствие в растворе солей Ва2+, 
РЬ2+и Bi3+.

При титровании по методу Фольгарда должны соблюдаться 
следующие условия:

1) титровать надо соль серебра роданидом, а не наоборот;
2) определение проводят в кислой среде;
3) определение проводят в отсутствие солей ртути и 

сильных окислителей.
В методах клинических исследований метод Фольгарда 

применяется для определения хлоридов в крови.
4. Видоизмененный метод Фольгарда. Видоизмененный 

метод Фольгарда предусматривает прямое титрование 
раствором AgN03 0,1М. Навеску соли галогенида растворяют в 
воде, подкисляют азотной кислотой, прибавляют 1мл 
железоаммониевых квасцов и 0,1 мл 0,1М раствора роданида 
аммония. При этом возникает буровато-оранжевое окрашивание 
вследствие образования роданида железа:

FeNH4(S04)2 + 3 NH4 CNS -  Fe(CNS)3+2(NH4)2 S04 Раствор 
далее титруют 0,1М раствором AgNC^o исчезновения окраски.
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Нитрат серебра реагирует вначале с галогенидом.
AgN03+ KJ=AgJ +KNO3 После достижения точки 

эквивалентности избыточная капля раствора нитрата серебра 
реагирует с роданидом железа, вследствие чего раствор 
обесцвечивается.

3AgN03+Fe(CNS)3=3AgCNS + Fe(N03)3 Этим методом 
определяется витамин В1.

5. Метод Гей - Люссака (метод равнопомутнения). 
Вблизи точки эквивалентности отбираются малые порции 
прозрачного раствора, к которым добавляются одинаковые 
количества титранта и тируемого соединения. В точке 
эквивалентности степень помутнение в обоих растворах 
одинакова. Метод обладает достаточно высокой точностью, но 
чрезвычайно длителен и трудоемок. При низких степенях 
пересыщения растворов выпадение осадка происходит 
медленно и раствор начинает опалесцировать только через 
некоторое время. Для увеличения точности определения можно 
использовать нефелометр.

6. Метод Либиха. Основан на фиксировании точки 
титрования по просветлению раствора в изоэлеKipической 
точке (близкой к точке эквивалентности) вследствие 
разрушения коллоидных частиц и укрупнения осадка. Как 
правило, точность этого метода невелика и зависит от наличия 
фоновых электролитов и характеристик поверхности раздела 
фаз осадок-раствор.

7. Метод Кальтгофа. Метод Кольтгофа применяют для 
определения йодидов. К раствору йодида калия прибавляют 20- 
30 капель воды, 1 каплю раствора йодата калия ЮОЗ 0,1М, 2 мл 
свежеприготовленного раствора крахмала и по каплям 
разведенную серную кислоту до появления синего окрашивания 
жидкости.

KJ03+5KJ + 3 H2 S0 4 =3 J2+3 K2 S0 4 +3 H2 0  Далее титруют 
раствором нитрата серебра до исчезновения синего 
окрашивания Синее окрашивание присуще комплексу 
J2+J' +крахмал. В точке эквивалентности из раствора исчезают 
йодид ионы.
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KJ + AgN03=AgJ+KN03 - синее окрашивание исчезает. 
Эквивалент йодидов равен молекулярной массе.

Этим методом можно определять йодиды в присутствии 
хлоридов и бромидов.

Хлориды не мешают определению йодидов. А если 
присутствуют бромиды, то необходимо до прибавления серной 
кислоты прилить к реакционной смеси 5 мл 10% раствора 
карбоната аммония (КН4)2С03.

Методы аргентометрического анализа дают хорошие 
результаты, укладывающиеся в нормы отклонений не только в 
простых формах, но и в сложных сочетаниях веществ, методы 
аргентометрического титрования весьма разнообразны, что дает 
возможность выбрать тот метод, который подходит для данного 
сочетания.

Из изложенного материала видно, что
1. Аргентометрические методы анализа технологически 

просты в исполнении;
2. Они не требуют больших затрат времени;
3. Конец титрования определяется ярко выраженными 

осадками или окрашиваниями.
4. Эти методы дают возможность количественного 

определения большого количества лекарственных веществ.

1. Что должензнать студент
1. Аргентометрическое титрование -  титрование 

галогенидов металлов нитратом серебра.
2. Метод Гей -  Люссака -  безиндикаторный 

аргентометрический метод титрования галогенидов, в котором 
точку эквивалентности устанавливают по просветлению 
раствора над осадком, тогда как до и после точки 
эквивалентности раствор над осадком будет мутным и з - з а  
образования коллоидных частиц.

3. Метод Мора — аргентометрическое титрование 
галогенидов нитратом серебра с применением осадительного 
индикатора хромата калия, образующего с ионом серебра 
осадок кирпично-красного цвета.
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4. Метод Фаянса -  аргентометрическое титрование 
галогенидов нитратом серебра с применением адсорбционных 
индикаторов (эозин, флуоресцеин), адсорбирующиеся к 
мицелле осадка с изменением его цвета.

5. Метод Фольгарда — тиоцианатометрическое титрование 
нитрата серебра с применением металлохромного индикатора 
железо (III) аммонийных квасцов в азотнокислой среде.

6. Меркурометрия -  титрование галогенидов нитратом 
одновалентной ртути до обесцвечивания цвета индикатора 
тиоцианата железа (III).

2. Блок самоконтроля и ситуационные задачи
1. Общая сущность аргентометрических методов анализа.
2. Безиндикаторный аргентометрический метод титрования, 

применение, преимущества и недостатки метода.
3. Аргентометрический метод с применением осадительного 

индикатора, условия применения, расчёт оптимальной 
концентрации индикатора, преимущества и недостатки.

4. Аргентометрическое титрование с применением 
адсорбционных индикаторов.

5. Условия применения металлохромного индикатора в 
тиоцианатометрии.

6. Расчётные формулы процентного содержания серебра.
7. Меркурометрический способ количественного 

определения галоидов.

215



ГЛАВА 9. ФИЗИКО-ХИМИЧЕСКИЕ МЕТОДЫ АНАЛИЗА

9.1. КЛАССИФИКАЦИЯ ФИЗИКО-ХИМИЧЕСКИХ 
(ИНСТРУМЕНТАЛЬНЫХ) МЕТОДОВ АНАЛИЗА

9.1.1. Определение количества вещества по его физическим 
свойствам и точки эквивалентности

В качественном анализе и в объемно - титриметрических 
методах цвет, глубина окраски, полнота осаждения и многие 
важнейшие признаки аналитических реакций оценивались на 
глаз, т.е. субъективно. С развитием науки и техники созданы 
целый ряд инструментов (приборов), которые позволяют 
измерить вышеуказанные факторы с большей точности и за 
короткий промежуток времени.

Методы анализа, которые проводят с помощью 
измерительных устройств, называются инструментальными 
методами анализа. (И.М.А)

Сущность ИМА заключается в том, что физические или 
физико-химические свойства, являющиеся (функцией) 
следствием качественного и количественного состава, 
измеряются не на глаз, а аппаратурой.

Преимущества ИМА:
1) точность
2) быстрота
3) избирательность и чувствительность.
Применение ИМА а количественном анализе служит двум 

целям:
1) Определению количества вещества по его физическим 

свойствам. Концентрация вещества прямо пропорционально 
физическому свойству его раствора L=RC, где L- физическое 
свойство раствора. С - концентрация, R- коэффициент 
пропорциональности, следовательно, измерив физическую 
величину (L) раствора, можно рассчитать концентрацию (С). 
Методы, в которых количество вещества определяется прямым 
измерением физического свойства, называются физическими 
методами или прямым методом ИМА.
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Методы анализа, которые связаны с химическими 
реакциями называют физико-химическими (т.е. измеряют 
физическое свойство, обусловленное химической реакцией).

2) Определение точки эквивалентности измерением 
физического свойства титруемого раствора/

У точки эквивалентности, с изменением состава титруемой 
смеси, происходит резкое изменение физического свойства 
титруемого раствора. Например, точку эквивалентности 
кислотно-основного титрования можно определить без 
индикатора, измеряя электропроводность (ж) титранта от 
объёма прибавленного титранта.

Г Н ЧЧ [OH-J

Чч

V n »oh

В.Т.Э физическое свойство раствора резко меняется в связи 
с исчезновением титруемого вещества. На графической 
зависимости свойства (L) от объёма добавленного титранта 
VNaOH появляется перегиб, и дальнейшее изменение свойства 
определяется избыточным количеством титранта.

Такой метод называется физико-химическим или 
инструментальным титрованием.

9.1.2. Правильность и воспроизводимость 
инструментальных методов анализа. Общая схема 

аналитических приборов
Правильность - зависит от того, насколько физическое 

свойство адекватно (правильно) отражает состав по строго 
определённым закономерностям.

Закономерности, связывающие свойство и состав, 
устанавливают экспериментально. Поэтому при проведении 
инструментального метода анализа, предварительно проводят 
калибровку аналитического прибора и выявляют зависимость 
физического свойства от состава.
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Стандартными образцами называют вещества или 
материалы, имеющие постоянный состав и свойство. Например, 
в потенциометрии применяют стандартные буферные растворы 
с постоянным значением pH, с их помощью калибруют pH 
метры, в фотометрическом и спектрометрических анализах по 
стандартным растворам строят калибровочный график, 
используемый затем для интерпретации (толкования, 
объяснения) результатов измерений.

Применение стандартов позволяет получить правильные 
результаты анализа. На воспроизводимость ИМА кроме общих 
причин (точность отмеривания, отвешивая и других 
аналитических операций) влияет стабильность работы 
аналитического прибора. Стабильность работы прибора зависит 
от постоянства напряжения электропитания. Это 
обеспечивается использованием стабилизаторов напряжения.

Стабильность работы детекторов (часть измерительного 
прибора, где регистрируется интенсивность измеряемого 
физического свойства) повышают разностным 
(дифференциальным) способами измерений. Дифференциальная 
схема измерений предусматривает использование двух 
детекторов - стандартного и измерительного, где 
регистрируется разностный сигнал. Примеры: двух- и одно 
лучевые фотоэлектроколориметры. В потенциометрии 
используют индикаторные и стандартные электроды сравнения. 
Для получения точных результатов на приборе производят 
обычно не менее 3-5 измерений, затем результаты 
обрабатывают методом математической статистической 
статистики.

Достоинства и недостатки ИМА
Достоинства ИМА:
1) Низкий предел обнаружения (1-10'9 мкг ) и малая 

предельная концентрация (до 10'12 г/мл) определяемого 
вещества

2) Высокая чувствительность прямо пропорциональная 
величине тангенса угла наклона калибровочной кривой.
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3) Высокая селективность (избирательность) позволяющая 
определить составные компоненты смеси без их 
предварительного разделения.

4)Быстрота, возможность автоматизации и 
компьютеризации.

Недостатки ИМА:
1) Иногда (но не всегда!) воспроизводимость результатов 

хуже чем в классических химических методах -  таких как 
гравиметрия и титриметрия.

2) Погрешность, т.е. точность ИМА составляет 2-5% тогда 
как в гравиметрии и титриметрии не превышает ± (ОД -  0,5%)

3) Сложность применяемой аппаратуры, её высокая 
стоимость.

Аналитические приборы:
Делятся на подготовительные и измерительные.

1) Подготовительные - предназначены для подготовки 
образца к проведению анализа. К ним относятся воронки, 
мерные колбы, фильтры и т.д

2) Измерительные приборы предназначены для изменения 
физической характеристики образца, связанной с количеством 
определяемого вещества например весы:

В зависимости от точности весы подразделяются:
Виды Быто

вые
Техни
ческие

Аптеч
ные

Электрон
ные

Аналитичес
кие

Точное
ть

± 2 
гр.

± 0,2гр 0,02 гр 0,002 гр 0,0002 гр

Измерительными приборами в титриметрических методах 
были аналитические весы, бюретки. Измерительные приборы 
ИМА рассчитаны на измерение определённых физических 
свойств их веществ или растворов.

Результаты измерений на аналитических приборах 
наблюдают визуально (по отсчетной школе), либо прибор 
производит их

автоматическую регистрацию на ленте самописца. 
Различают регистрирующие и не регистрирующие 
аналитические приборы. К регистрирующим относятся ИК - 
ЯМР-ЭПР-УФ- спектрометры. Не регистрирующие ФЭК- СФ,
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кондуктометры, pH метры. Большинство аналитических 
приборов состоят из шести блоков.

1. Блок стабилизатора питания.
2. Блок источника сигнала, взаимодействующего с вещест

вом (батарея, лампа накаливания)
3. Блок селектора - выделяющий из общего потока, сигнал с 

определённым параметром. Роль селектора выполняет, 
например, призма и щель в спектрофотометре. Или 
светофильтры в фотоколориметрах.

4. Блок преобразователя, отданного сигнала под действием 
определяемого вещества. Пример - кювета с раствором 
вещества, поглощающая определённую часть света, ячейка в 
электрохимических методах, где преобразуется интенсивность 
сигнала подаваемого на испытуемый раствор.

5. Блок детектора преобразованного сигнала. К детекторам, 
(регистрирующим интенсивность преобразованного сигнала), 
относятся:

- фото элементы, измеряющие интенсивность света, 
болометры измеряющие интенсивность теплого излучения, 
индикаторные электроды в электрохимических методах.

6. Блок регистратора - (детектора)- обычно это электричес
кий стрелочный измерительный прибор, показывающий 
интенсивность сигнала.

9.1.3. Классификация инструментальных методов анализа
В соответствии с измеряемым физическим свойствами 

инструментальные методы анализа классифицируются на три 
группы:

1) Оптические методы - основанные на измерении 
оптических свойств веществ или их растворов. Эти методы 
подразделяются на:

а) Эмиссионные методы - основанные на испускании 
света, т.е измерении интенсивности излучаемого веществом 
света. К ним относятся эмиссионный спектральный анализ и 
флоуриметрия.

б) Абсорбционные методы - основанные на измерении 
светопоглощения веществом или его растворам. К ним
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относятся спектроскопия в ультрафиолетовой, видимой и 
инфракрасной области световых лучей.

2) Хроматографические методы - основаны на разделении 
компонентов сложной смеси в зависимости от различия их 
сродства к подвижной (или неподвижной) фазе. К ним 
относятся: ионообменная, газовая, газожидкостная, гель или 
жидкостная хроматография.

3) Электрохимические методы - основанные на измерении 
электрохимических параметров, к ним относятся: потенцио- 
метрия, полярография, амперометрия, кондуктометрия и 
кулонометрия. ..........

Чувствительность ИМА зависит - от интенсивности 
измеряемого физического свойства и определяется по чувстви
тельности детектора сигнала.

Мерой чувствительности метода является определение 
обнаруживаемого минимума.

высокочувствительные методы. Важным преимуществом ИМА 
является селективность. Наиболее высоко селективным 
является эмиссионный спектральный анализ. По спектральным 
линиям можно определить практически все элементы таблицы 
Менделеева даже при их совместном присутствии.

9.1.5. Методы определения концентрации
Существуют четыре метода определения концентрации.
1. Методы калибровочного графика.
Готовят серию стандартных растворов (т.е. растворов с 

точными концентрациями) определяемого вещества (с точными 
концентрациями) и измеряют их физическое свойства. Затем,

9.1.4. Чувствительность и селективность

Чувствительность некоторых методов ИМА.
Методы определения в г/л Методы определения в г
Фотометрия 10'6 Газовая хроматография 10
Флюориметрия Ю"10 Полярография
Эмиссионный анализ 1 О'10 Кулонометрия

г/л
,-и

Для определения микропримесей используют
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строят зависимость свойства от концентрации. Измерив такое 
же свойство для испытуемого раствора, с неизвестной 
концентрацией по калибровочному графику, определяют 
соответствующую ей концентрацию Сх

La Калибровочный
график

Са

2. Метод сравнения -  основано на сравнении физических 
свойств стандартного испытуемого раствора использует при 
условии выполнения прямолинейной зависимости L от С, при 
этом отношение физических свойств двух растворов различной 
концентрации равно отношению их концентрации

Сх /Сс = Lx/Lc Cx=Lx*Cc/Lc
3. Метод добавок -  при условии выполнения 

прямолинейной зависимости L от С (приращении) прирост 
концентрации раствора проводит к пропорциональному росту 
измеряемого физического

свойства. Поэтому по методу добавок сначала измеряют 
свойство Lx для раствора неизвестной Сх концентрации, затем к 
этому же раствору добавляют аликвоту с точной концентрацией 
того вещества и концентрацию Сх вычисляют по формуле. 
CX=LX Cc/Lc

Сх / Сс =Lc/ Lx; Сх/Сс= Cc/c=Lx/Lc+ Lc/Lc;
(Cx+Cc)/Cc=(Lx+Lc)/ Lc

Cx+Cc= Lx+Lc;
Cc Cc Le Lc

Пример: Дх=0,49, Cc=l% Дс=0,2
Рассчитать Сх.
Сх=Сс*Дх/Дс=1 *0,49/0,20=2,45%
4. Метод аналитических Факторов.
Основан на использовании значений физических свойств, 

отвечающих единице концентрации вещества.
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Применяют два вида аналитических факторов- молярной и 
удельной (процентной). Молярный аналитический фактор 
FM=L/CM: Cm=L/Fm

Удельный аналитический фактор -  физическое свойство 
1%-ного раствора для вышеприведенного примера 

F%=0,2/1=0,2
F%=L./C%; C%5=L/F% уд.
F уд. = 0,20/1 %=0,20 Дх = 0,49
С%=0,49/0,2=2,45%
Преимущество использовании аналитического фактора 

заключается в том, что при этом упрощаются расчёт, т.е 
поделив измеренную физическую величину Lx на 
аналитический фактор, получают концентрацию раствора.

9.1.6. Молекулярно- абсорбционные методы анализа
Молекулярно- абсорбционные методы основаны на 

измерении поглощения (абсорбции), молекулами вещества, 
электромагнитного излучения оптического 200-360 нм УФ, 360- 
750нм В, 1-2 мк ИК и радиочастотного диапазона (метровые и 
сантиметровые радиоволны). Энергия поглощаемых лучей 
расходуется на:

1. Переход электронов из основного на возбужденные 
уровни: - Спектроскопия в УФ и видимой области.

2. На изменение колебания межатомных связей в молекуле 
(колебательные переходы): - колебательная или ИК- 
спектроскопия.

3. На изменение вращательного состояния ядер атомов 
молекул (спина ядра) ЯМР

4. На изменение вращательного состояния электрона (спина 
электрона) ЭПР.

Энергии основных состояний дискретны, т.е электроны 
вращаются вокруг ядра не на любых орбитах, а только лишь на 
определённых, квантованных орбитах. Поэтому перенос 
электрона на возбуждённую электронную или колебательную 
орбиталь происходит не при любом значении подающего 
излучения, а при строго определённом значении 
соответствующей разности энергии основного и возбуждённого
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уровня. Именно поэтому происходит избирательное 
поглощение лучей.

Если построить зависимость величины поглощения лучей 
от их длин волн, то для каждого вида молекулы получается 
присущая только ей огибающая кривая, которую называют 
сектором поглощения.

Таким образом, общий принцип молекулярного 
абсорбционного метода заключается в пропускании через 
вещество или его раствора лучей определённых длин волн и 
записи сектора поглощения. Вид полосы поглощения может 
быть разным в зависимости от разновидности метода. Широкие 
полосы в УФ, В, узкие сигналы в ИК-, ЯМР-, ЭПР- спектрах.

Каждый максимум поглощения описывается тремя 
параметрами.

1. Длиной волны Хмакс(или частотой световой волны) 
максимального поглощения. Х=1/Е Х,=1/и где А, — длины волны,
г) -  энергия (частота, волновое число) поглощаемого луча.

2. Величиной молярного или удельного поглощения.
ем или ЕуД, рассчитываемой делением максимальной 

оптической плотности на молярную или процентную 
концентрацию, т.е. это аналитический фактор.

3.Шириной полосы. (26) ширина на половине высоты 
полосы.

Эти параметры являются как - бы паспортными данными 
вещества и имеет большое значение для идентификации -  
установлении схожести веществ.

Классификации оптических молекулярно
абсорбционных методов анализа.

В зависимости от измеряемой физической величины 
молекулярно- абсорбционные методы подразделяются:

1. Колориметрия - визуальное сравнение окраски растворов 
в стандартных кюветах.

2. Фотоэлектроколориметрия - измерение поглощение 
лучей видимого диапазона цветными растворами.

3. Спектрофотомерия - измерение спектра поглощения 
лучей ультрафиолетового и видимого диапазона раствором 
анализируемого вещества.
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4. Инфракрасная спектроскопия (ИКС)- измерение спектра 
поглощения длинноволновых лучей инфракрасного диапазона

5. Рефрактометрия - измерение угла преломления 
полихроматического луча при переходе его из одной фазы 
другую.

6. Поляриметрия - измерение угла вращения плоскости 
поляризации светового луча оптическими антиподами 
органических веществ, содержащих ассиметричные атомы 
углерода.

Колориметрия - является визуальным субъективным 
методом анализа, сущность которого сводится к визуальному 
сравнению интенсивности окраски растворов в кюветах строго 
одинакового размера.

Рассмотрим 2 наиболее распространённых методах 
определения количества вещества колориметрическим 
способом.

1. Метод стандартных серий.
Готовят серию стандартных растворов и разливают их в 

цилиндры одинакового диаметра.

с  2 С Х с э С 4

Сравнивания интенсивность окраски испытуемого раствора 
с окраской серии стандартных растворов, определяют 
концентрацию испытуемого раствора.

2. Метод уравнения окрасок.
Из курса физики вам известно, что согласно основному 

закон)' светопоглощения интенсивность окраски раствора или 
иначе его оптическая плотность определяется уравнением.

A=s*C»l где А- оптическая плотность
е - коэффицент молярного поглощения, характерная 

только данному веществу.
С- концентрация раствора, 1- толщина поглощающегося 

слоя. Для двух растворов одного и того же вещества с разной 
концентрацией и толщиной поглощающего слоя имеем.
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A^E-CVl, A2=EC212
Если оптические плотности двух растворов не равны 

А|^А2, то меняя толщину поглощающего слоя одного раствора 
относительно другой, добиваются равной оптической плотности 
обеих растворов.

Измерив толщину поглощающего слоя обеих растворов и 
зная концентрацию одного из них, концентрацию испытуемого 
раствора рассчитывают по вышеуказанной формуле:

Сх=Сс 1с/1х
1. Что должен знать студент

1. Инструментальные методы анализа И.М.А. - методы 
анализа, проводимые с помощью измерительных устройств.

2. Прямой метод И.М.А. - физический метод 
количественного определения непосредственно по измеренному 
физическому свойству анализируемого раствора.

3. Косвенный метод ИМА - физика- химический метод 
количественного определения, в котором измеряется 
зависимость физического свойства от состава анализируемого 
раствора.

4. Калибровка прибора - проверка показаний 
аналитического прибора по стандартному (веществу, раствору 
образцу)

5. Стандартный образец- вещество или материал, имеющий 
постоянный состав и свойство.

6. Детектор- часть аналитического прибора, где 
регистрируется интенсивность измеряемого физического 
свойства.

7. Селектор- часть аналитического прибора выделяющий из 
общего- потока сигналов сигнал с определёнными параметрами.

8. Преобразователь- сосуд с анализируемым веществом 
(раствором), где происходит преобразование проходящего через 
него сигнала.

9. Регистратор детектора - часть аналитического прибора, 
где сигнал детектора преобразуется в электрический и 
индуцируется гальванометром.

10. Оптические методы - измерение оптических свойств 
веществ или их растворов.
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11. Эмиссионные методы - измерение интенсивности 
испускания света анализируем вещества.

12. Абсорбционные методы - измерение поглощения света 
анализируемым веществом (раствором).

13. Хроматографические методы - разделение смеси в 
зависимости от различного средства его компонентов к 
подвижной и неподвижной фазе.

14. Электрохимические методы - измерение 
электрохимических параметров растворов.

15. Калибровочный график- график зависимости 
физического свойства от концентрации серии стандартных 
растворов.

16. Метод сравнения - сравнение физического свойства 
анализируемого раствора с физическим свойством стандартного 
раствора.

17. Метод добавок- изменение прироста физического 
свойства анализируемого раствора при добавлении к нему 
определённого количества стандартного раствора.

18. Метод аналитических факторов - Расчёт концентрации 
анализируемого раствора делением величины измеренного 
физического свойства вещества на его аналитический фактор, 
т.е. молярный или удельный коэффициент.

19. Молекулярно- адсорбционные методы - измерение 
поглощения молекулами анализируемого вещества лучей 
ультрафиолетового, видимого, инфракрасного и 
радиочастотного диапазона.

20. Спектр поглощения - огибающая кривая зависимость 
величины светопоглощения (оптический плотности-А или 
коэффициента поглощения по оси ординат) от длины волны 
луча, проходящего через анализируемы раствор (по оси 
абсцисс.)

2. Блок самоконтроля и ситуационные задачи
1. Сущность и преимущества инструментальных методов 

анализа.
2. Применение инструментальных методов анализа в 

анализе, прямые и косвенные методы инструментальных 
методов анализа.

227



3. Основные узлы аналитических приборов. Калибровка 
прибора.

4. Классификация методов инструментальных методов 
анализа

5. Чувствительность и селективность инструментальных 
методов анализа.

6. Методы определения концентрации.
7. Молекулярно- абсорбционные методы анализа.
8. Классификация оптических методов анализа.
9. Колориметрия. Устройство колориметра Дюбоска.
Ю.Составьте схему анализа смеси солей: CuS04-FeCl2 -

MnS04 и напишите уравнения реакций.
11. Составьте схему анализа смеси солей NiCl2-SnCl2 -  

A12(S04)3 и  напишите уравнения реакций.Рассчитайте ПР соли 
MgNH4 P0 4 ,если его растворимость равна 8,6- 10"3гр/л.

12. Рассчитать массовую концентрацию КС1, если на 
титрование 25 мл затрачено 12,15 мл 0,0485 М раствора 
нитрата ртути.

13. Для определения никеля с диметилглиоксим ом 
растворили навеску стали в 100мл раствора. Взяли 5 мл 
аликвоты и растворили в мерной колбе на 50 мл. Измерили 
оптическую плотность раствора А=0,436 (Е=1,3-104 ) при >.=470 
нм и толщине кюветы L=1cm. Если содержание никеля в стали 1 
%, рассчитайте массу навески.

14. Определите силу тока, если при пропускании тока через 
раствор AgN03 в течение 1 часа выделилось 20 гр серебра?

9.2. ОПТИЧЕСКИЕ МЕТОДЫ АНАЛИЗА
9.2.1. Классификация оптических методов анализа

Оптические методы анализа основаны на измерении 
оптических свойств (испускание, поглощение, рассеяние, 
отражение, преломление, поляризация света), проявляющихся 
при взаимодействии электромагнитного излучения с веществом.

1 .Классификация
Оптические методы классифицируются:
а) По изучаемым объектам: атомный и молекулярный 

спектральный анализ.
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б) По характеру взаимодействия электромагнитного 
излучения с веществом различают следующие методы:

Атомно-абсорбционный анализ. В основе метода лежит 
измерение поглощения монохроматического излучения (т.е. 
луча с определенной длиной волны) атомами определяемого 
элемента в газовой фазе после атомизации вещества.

Эмиссионный спектральный анализ. В основе метода 
лежит измерение интенсивности света, излучаемого веществом 
(чаще всего - атомами или ионами) при его энергетическом 
возбуждении, например, в плазме электрического разряда.

Пламенная фотометрия. Основана на использовании 
пламени в качестве источника энергетического возбуждения 
излучения.

Молекулярный абсорбционный анализ. В основе метода 
лежит измерение светопоглощения молекулами или ионами 
изучаемого вещества. Этот метод наиболее широко 
используется в аналитической химии.

Люминесцентный метод. В основе метода лежит 
измерение интенсивности излучения люминесценции, т.е. 
испускания лучей веществом под воздействием различных 
видов возбуждения.

Спектральный анализ с использованием эффекта 
комбинационного рассеяния света (раман-эффект). Основан 
на измерение интенсивности излучения при явлении 
комбинационного рассеяния света.

Нефелометрический анализ. Основан на измерении 
рассеянии света частицами дисперсной системы.

Турбодиметрический анализ. Основан на измерении 
ослабления интенсивности излучения при его прохождении 
через дисперсную среду.

Рефрактометрический анализ. Основан на измерении 
величины оптического угла вращения плоскости поляризации 
света оптически активными веществами.

В аналитике также используются рентгеноэлектронная, 
гамма-резонансная спектроскопия ЭПР и ЯМР.

в) В зависимости от используемой области 
электромагнитных лучей, различают:
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Спектроскопия (спектрофотометрия) в УВ области 
спектра, т.е. в ближней ультрафиолетовой (УФ) области -  в 
интервале длин волн 200-400нм и видимой области в интервале 
400-760нм.

Инфракрасная спектроскопия, изучающая участок 
электромагнитного спектра в интервале 0,76-1000 м.км (1 
мкм=10-6 м).

г) По природе энергетических переходов различают 
следующие спектры:

Электронные: (в основном в УВИ-области) -  возникают 
при изменении энергии электронных состоянии) частиц 
(атомов, ионов, радикалов, молекул кристаллов).

Колебательные. Охватывают ИК-область. Колебательные 
спектры возникают при изменении энергии колебательных 
состояний частиц (двух и многоатомных ионов, молекул, а 
также жидких и твердых фаз).

Вращательные спектры. Спектры ИК-области и 
комбинационного рассеяния света возникают при изменении 
энергии вращательных состояний молекул двух и 
многоатомных ионов, радикалов.

9.2.2. Спектрофотометрия
1.Понятие о происхождении электронных спектров 

поглощения
При поглощении энергии электромагнитного излучения 

атомы, ионы, молекулы увеличивают свою энергию, т.е. 
переходят в возбужденное энергетическое состояние. 
Электронные, колебательные, вращательные энергетические 
состояния вещества изменяются дискретно на строго 
определенную величину. Для каждой частицы существует 
набор энергетических состояний -  энергетических уравнений.

Энергия поглощенного светового кванта равна разности ДЕ 
энергии Ег и Ei уровней, между которыми происходит переход 

ДЕ =•• Ег- Ei = hv -  h сА. = hcv
где h = 6,6 10'34 кДж с постоянная Планка: v -  частота, X -  

длина волны погло-щенного излучения, с — скорость света, v - 
валовое число.
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Самый низкий (терм) уровень называют -  основным. Все 
прочие энергетические уровни относятся к возбужденным. 
Энергетический переход частицы с основного на первый 
возбужденный называют — основным переходом, все остальные
-  составными, обертонами.

Если энергетическая разность двух уровней, между 
которыми осуществляется переход, лежит в пределах энергии 
света соответственно видимой и ближней УФ-области спектра, 
то в спектре такого вещества появляется полоса поглощения в 
видимой или УФ-области спектра. Эта область отвечает 
электронным переходам, вследствие которых возникают 
электронные спектры поглощения.

Каждому электронному переходу с нижнего 
энергетического уровня на более высокий энергетический 
уровень отвечает полоса в электронном спектре поглощения. 
Так как разность между электронными уровнями для каждой 
частицы строго определенна, то строго определенным является 
и положение полосы в спектре, соответствующее тому или 
иному электронному переходу.

Интенсивность полосы поглощения зависит от вероятности 
перехода из одного электронного состояния в другое и от 
концентрации светопогло-щающих частиц. Если вероятность 
перехода электрона с нижнего на верхний уровень мала, то и 
интенсивность соответствующей полосы в спектре будет мала 
даже при высокой концентрации светопоглощающих частиц.

Большинство аналитических определений проводят при 
комнатной температуре и наблюдают полосы основных 
переходов.

Электронные спектры поглощения органических и 
неорганических соединений обладают рядом особенностей.

Электроны в молекуле (ионе) находятся на молекулярных 
орбиталях -  связывающих, не связывающих, разрыхляющих. 
Связывающими орбиталями (осв, ясв) называют такие орбитали, 
заселение которых электронами приводит к уменьшению 
электронной энергии системы и упрочнению химических 
связей.
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Разрыхляющими орбиталями (о*, я*) называют такие 
орбитали, заселе-ние которых электронами увеличивает 
электронную энергию и дестабилизирует (разрыхляет) систему.

К не связывающим орбиталям (n-орбитали) относят такие 
орбитали, электроны которых существенно не влияют на 
энергетическую стабилизацию или разрыхление системы.

а* -  разрыхляющие Рис. Схема относи- 
л* -  разры хляю щ ие тельного расположения 
п -  не связываю щ ие молекулярных орбита- 
71; -  связываю щ ие лей по их энергии и воз- 
а  -  связываю щ ие мож ны е электронные 

переходы

Наиболее низколежащими являются асв молекулярные 
орбитали, которые участвуют в образовании о-связей. Выше 
лежит ясв орбитали, электроны которых образуют п-связи. 
Далее в порядке увеличения электронной энергии расположены 
п -  не связывающие, л  -  разрыхляющие и о* -  раз-рыхляющие 
молекулярные орбитали.

Переходы осв—+а требуют наибольшей энергии, энергия 
которых соответствует обычно энергии квантов дальней УФ- 
области. Поэтому органические соединения, имеющие только 
о-связи, не поглощают свет видимой и ближней УФ-области. 
Такие соединения бесцветны.

Переходы ясв—ул* требуют меньшей затраты энергии, чем 
переходы асв—*а . Им соответствует энергии световых квантов 
ближней УФ-области и примыкающего к ней участка видимого 
спектра. Поэтому полосы таких переходов в спектрах 
поглощения наблюдаются в ближней УФ-области и видимой 
области.

Аналогична картина для перехода п—* % .
Таким образом, в общем случае энергия разрешенных 

правилами отбора электронных переходов системы возрастает 
в последовательности

П —* 71* <  Л ™ — >71* <  П — >(5* <  O tB— >0*

ТГ
О к

t
4 л

к *
п г

п- *

- » а п—» я*
я 7С—>Я
о о—
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Обычно происходит преимущественно электронное 
возбуждение хромо-форных групп (в переводе с греческого 
группы, несущие цвет). Хромофоры участвуют в поглощении 
кванта световой энергии, что приводит к появлению полос в 
видимой области света.

Пример: при ионизации фенола и образовании фенолят- 
иона максимум поглощения фенола от 270 нм смещается до 
289 нм, а интенсивность полосы увеличивается от 1450 до 2600.

П овыш ение интенсивности полосы поглощения называют -  
гиперхромным, а пониж ение интенсивности гипохромным  
эффектом.

Смешение максимума полосы поглощения в 
длинноволновую строну (т.е. к низким энергиям) называется
батохромным______смешением. Введение в молекулу
электродонорных г р у п п  или депротонирование молекулы 
приводит, как правило, к батохромному смещению полосы 
поглощения.

Смешение максимума полосы поглощения в 
коротковолновую строну (т.е. к высоким энергиям) называется 
гипсохромным смещением. Протони-рование молекулы, как 
видно на примере анилина и фенола,

Фенол Фенолятион Фенил аммония Анилин 
270 289 254 280

£ 1450 2600 160 1430
приводит к гипсохромному смещению полосы поглощения 
Следовательно -  спектрофотометрическим метод позволяет 

устанав-ливать подлинность лекарственных препаратов, 
поскольку любое вещество характеризуется только присущей 
ему Хщах и емакс полос поглощения.

Спектрофотометрия применяется также и в 
количественном анализе. Количественный анализ проводят по 
величине Атах на длине волны мак-симального поглощения /чпах- 

Пример: измерив оптическую плотность раствора 
резорцина на длине волны максимального поглощения 273 нм и 
зная величину удельного коэффици ощения резорцина



вычисляют процентное содержание резорцина в препарате по 
формуле AMaxVi V2 /E  I а УалК-  % резорцина

Где Амах -  оптическая плотность на длине волны 
максимального поглощения 273 нм.

Е -  Удельное поглощение резорцина.
£ -  толщина кварцевой кюветы — 1см
а -  масса препарата, растворенная в мерной колбе объемом

V,
Уалк -  аликвотный объем раствора препарата, разведенный 

до объема V2

Устройство и принцип работы спектрофотометра.
Отличительные признаки спектро- и фотометрии
Устройства и правила работы подробно изложены в 

учебниках и методических указаниях по оптическим методам 
анализа.

Принцип работы спектрофотометра сводится к 
следующему: (смотри схему прибора)

Оптическая схема спектрофотометра

1 -  Источник сигнала: лампа накала (400-760 нм), 
водородная или дейтериевая (200-400 нм).

2, 3 - зеркала 7  _ выходная щель
4 — входная щель 8 -  кювета с раствором
5 — зеркало конденсора д _ светофильтр
6 -  призма (дифракционная ю  -  фотоэлемент 

решетка) j j _ гальванометр



Луч света из источника сигнала (1) (водородная, 
дейтериевая или лампа накала) пройдя систему зеркал (2,3) и 
зеркало конденсора (5) попадает на кварцевую призму (6) где 
распадается на спектр. С помощью выходной щели (7) и 
ручкой конденсора (5) выбирают луч нужной длины волны 
(монохроматизация) и направляют ее на кювету с раствором 
(8), за которым установлены детекторы-фотоэлементы(Ю).

9.2.3. Основной закон светопоглощения Бугера- 
Ламберта-Бера

Спектр поглощения вещества в видимой области (400- 
760нм) и его цвет, воспринимаемый человеческим глазом, 
связаны между собой.

Ц вет  -  свойство света вызвать определенное зрительное 
ощущение в соответствии со спектральным составом 
отражаемого или испускаемого излучения.

Отдельные участки спектра видимого диапазона дают 
цветовое ощущение семи цветов радуги и различных оттенков 
между ними.

Цвет вещества, через который проходит луч света, 
обусловлен поглощением определенного участка спектра 
видимых лучей. В таблице приведены цвета поглощенной 
части спектра и окраски поглощающей среды.

Интервал длин 
волн поглощенного 

света, нм

Цвет поглощенной 
части спектра

Окраска
поглощающей

среды
730-605 красный сине-зеленый
605-595 оранжевый зеленовато-синий
595-580 желтый синий
560-500 зеленый пурпурный
500-490 голубой красный
480-435 синий желтый
435-400 фиолетовый желто-зеленый

Оптические методы анализа основаны на законе
светопоглощения Бугера-Ламберта-Бера.

JB = J0 *10'kcl lg JB = lg J0 -k c l lglO = lg J0- kcl 
kcl =lgJ0-lgJB kcl = lg J0/JB = A

A = kcl
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К -  коэффициент поглощения. С -  концентрации 1 
толщина кюветы J0 -  интенсивность луча входящего, Ja -  
интенсивность луча выходящего из кюветы. Формулировка 
закона светопоглощения: оптическая плотность (величина 
светопоглощения или погашения) прямо пропорциональна 
концентрации раствора и толщине поглащающего слоя ( 1 ) -  
Физический смысл оптической плотности -  это безразмерная 
величина -  логарифм отношений интенсивности луча, 
входящего в кювету на интенсивность выходящего из кюветы 
луча.

Кроме оптической плотности А используют также 
пропускание (transmitens)

Jb
Т =  -----] 00%

Jo
которое связано с оптической плотностью (А) следующим 

образом
1 J0 1 J

— = ----  — -  lgT = lg ---- - 2  = А - 2
Т Je 100% JB

Поскольку А = lg(J0/ JB). Таким образом А = 2 — lgT.
К  — коэффициент поглощения — есть аналитический 

фактор:
Различают молярный и удельный коэффициент поглощения. 

Молярный коэффициент: е =А/СМ — поглощение света 
одномолярного раствора в кювете с толщиной 1см. Удельный 
коэффициент: Е = А/С% -  поглощение света однопроцентного 
раствора в кювете с толщиной 1 см.

При подчинении раствора закону светопоглощения 
наблюдается прямолинейная зависимость А то С. В случае, 
когда раствор не подчиняется закону светопоглощения, 
прямолинейная зависимость нарушается и делать однозначный 
вывод о концентрации по измеренной величине (А) нельзя.
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9.2. 4. Причины отклонений растворов от закона 
светопоглощения

1.Сдвиг химического равновесия под влиянием ионной 
силы, pH, t° концентрации, приводящие к изменению состава 
раствора, следовательно, к изменению концентрации 
компонентов раствора поглощающих лучистую энергию 
(пример: При гидролизе солей Си (II) оптическая плотность 
уменьшается из-за оседания ионов Си (II) в осадок Си(ОН)2).

2.3акон Бера справедлив при использовании 
монохроматического света (т.е. лучей одного цвета), 
максимально поглощаемых раствором. В полихро-матичном 
свете, (белый свет смесь 7 цветов радуги), прямолинейная 
зависимость А от С искажается.

З.В сильно концентрированных растворах вследствии 
самоассоциации и изменения показателя преломления так же 
искажается зависимость А от С.

9.2.5. Требования, предъявляемые к реакциям, 
используемым в фотометрическом анализе

1.В фотометрическом анализе обязательным условием 
является окраска раствора. Причем, если анализируемый ион 
обладает слабой окраской, ее переводят предварительно в 
соединение ярко заметной окраски с возможно большим 
коэффициентом поглощения.

Так как чувствительность метода пропорциональна 
коэффициенту молярного поглощения, предпочтительны 
реагенты, образующие вещества с высоким значением е. 
Пример

8 = 1  103 < eFe(NCS)3 =7 103 < s  Fe(NCS)3= l,5  104
Салицилат Fe(III) в водных растворах в ацетоне
Из приведённого ряда следует вывод что фотометрическое 

определение Fe(III) целесообразно проводить тиоционат ионом 
в ацетоновой среде.

2.Подчинение анализируемого раствора закону Бера, то есть 
должна выполнятся прямолинейная зависимость А от С.

3.Реакции должны протекать быстро.
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9.2.6. Фотоэлектроколориметрия, ее отличия от 
колориметрии.

ФЭК - Оптический метод анализа основанный на измерении 
величины оптической плотности цветного раствора 
относительно бесцветному раствору сравнения.

В отличие от колориметрии, ФЭК относится к объективным 
методам анализа, т.к. в ней используется:

1) не полихромный, а монохромный свет, максимально 
поглощаемый анализируемым раствором. Монохроматизация 
осуществляется светофильтрами.

2) величина поглощения определяется не на глаз, а с 
помощью специального детектора-фотоэлемента, 
преобразующего лучистую энергию в электрическую.

Схема уст ройст ва Ф ЭК
1. -  Лампа накала, излучающая полихром
ный свет видимого диапазона от 400-750 нм.
2. -  Зеркала.
3.Светофильтры (селекторы) -  предназна
ченные для монохроматизации 
полихромного света и выбора луча 
определенного цвета.

4.Кюветы -  прямоугольные стаканчики из оптического 
стекла (с точным указанием их толщины) куда наливают 
анализируемый раствор.

5.Фотометрические клинья (диафрагмы) 5К- 
компенсационный, 5а-диафрагма оптических плотностей.

6.Фотоэлементы.
7.Гальванометр или миллиамперметр.
Промышленностью России выпущено множество видов

двулучевых ФЭК. В последние годы выпускаются и широко 
внедряются однолучевые компенсационные ФЭК марки КФО, 
КФК-2 и тд., более удобные стрелочные приборы. Внимательно 
проработайте и перепишите в рабочие тетради порядок 
измерений и правила работы на ФЭК, изложенных в 
методическом указании.
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Шкала оптических плотностей (А) фото и 
спектрофотометров устроена таким образом, что оптические 
плотности с величиной меньше 0,2 или больше 0,8 измеряются 
неточно. Поэтому для измерения (А) очень разбавленных 
растворов раствор предварительно концентрируют экстракцией, 
а для измерения оптической плотности густо окрашенных, т.е. 
концентрированных растворов используют дифференциальную 
фотомегрию.

9.2.7. Дифференциальная фотометрия. Фотометрическое
титрование

Для измерении оптических плотностей более 
концентрированных и следовательно, густо окрашенных 
растворов используют дифференциальные методы анализа, 
сущность которых сводится к следующему: в кювету сравнения 
вместо фонового растворителя ставят контрольный раствор 
анализируемого вещества с концентрацией, близкой к 
определяемой концентрации, таким образом измеряют (А) с 
большей точностью относительно контрольного раствора того 
же вещества.

где Ск -  концентрация контрольного стандартного 
раствора, Ак -  его оптическая плотность, Ci -  прирост 
концентрации относительно стандартного раствора Ск, А, -  
прирост оптической плотности соответствующий приросту С].

Фотометрическое титрование. Использование фотометрии 
для титриметрического анализа называется Фотометрическим 
титрованием. Для построения кривой фотометрического 
титрования строят зависимость величины Амах, т.е. оптической 
плотности на длине волны максимального поглощения 
продукта реакции титровании от количества или объема
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добавленного титранта. Проекция на ось абсцисс из точки 
пресечения двух касательных однозначно указывает на объем 
титранта, соответствующий точке эквивалентности.

/
____

/s '

/
/

т.». V  титранта

1. Что должен знать студент
1. Кювета -  прямоугольный стаканчик из оптического 

стекла с точно известной толщиной.
2. Оптическая плотность -  безразмерная величина 

логарифм отношений интенсивности луча входящего J0 на 
интенсивность выходящего JB из кюветы луча.

3. Молярный коэффициент поглощения е -  отношение 
оптической плотности на молярную концентрацию раствора в 
кювете толщиной 1 см.

4. Удельный коэффициент поглощения Е -  отношение 
оптической плотности на процентную концентрацию раствора в 
кювете толщиной 1 см.

5. Фотометрический анализ -  анализ с измерением 
оптической плотности монохроматического света, максимально 
поглощаемым данным раствором.

6. Полихромный свет -  белый свет, состоящий из семи 
различных цветов радуги.

7. Монохромный свет -  свет одного цвета или луч с 
определенной длиной волны.

8. Монохроматизация -  выделение света определенного 
цвета или выделение луча с определенной длиной волны.

9. Светофильтры -  цветные стекла фотоколориметра, 
установленные на пути луча до кюветы.

10. Батохромное смещение -  смещение максимума 
поглощения в коротковолновую сторону.

11. Гипсохромное смещение -  смещение максимума 
поглощения в длинноволновую сторону.
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12. Гиперхромный эффект -  увеличение интенсивности 
полосы поглощения.

13. Гипохромный эффект -  уменьшение интенсивности 
полосы поглощения.

14. Полоса поглощения -  огибающая кривая, проходящая 
через максимум в графической зависимости оптической 
плотности (А) от длины волны поглощаемых раствором лучей 
(X нм).

15. Атомно-абсорбционный, эмиссионный, пламенно 
фотометрический, молекулярно абсорбционный, 
люминесцентный, нефелометрический, турбодиметрический, 
рефрактометрический методы анализа.

16. Электронные и колебательные спектры.
1 7. Молярный и удельный коэффициент поглощения.
18. Монохроматизация света, светофильтры.
19. Дифференциальная фотометрия.

2.Блок самоконтроля и ситуационные задачи
1. Природа полосы поглощения в электронных спектрах.
2. Бато- и гипсохромные смещения. Гипо- и гиперхромные 

эффекты.
3. Каковы отличия между колори-, фото- и 

спектрофотометрией.
4. Схема и принцип действия спектрофотометра.
5. Дифференциальная фотометрия и ее применение.
6. Каким из оптических методов можно отличить NH4NCS 

от (NH2)2CS.
7. Как повысить точность измерения оптической плотности 

очень разбавленного раствора с А = 0,120 и очень 
концентрированного раствора с А = 1,5 без упаривания и 
разбавления растворов.

9.3. ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИЕ МЕТОДЫ АНАЛИЗА
Электрохимические методы основаны на измерении 

электрических параметров электрохимических явлений, 
возникающих в исследуемом растворе. Такое измерение 
осуществляют с помощью электрохимической ячейки,
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представляющей собой сосуд с исследуемым раствором, в 
который помещены электроды. Электрохимические процессы в 
растворе сопровождаются появлением или изменением 
разности потенциалов между электродами или изменением 
величины тока проходящего через раствор.

9.3.1. Основные законы электрохимических методов
анализа

Основу электрохимических методов составляет
1 .Закон Ома
Е= 3  / R : указывающий прямолинейную зависимость силы 

тока от приложенного к электродам потенциала. Однако такая 
линейная зависимость наблюдаемая в металлических 
проводниках искажается в растворах электролитов, как это 
будет указано ниже, при некотором критическом значении 
потенциала соответствующее потенциалу окисления или 
восстановления анализируемого иона происходят резкое 
аномальное отклонение от закона Ома на чем и основан 
полярографический метод анализа.

2. Закон Фарадея, m = М 3  t
n t

описывающий зависимость массы вещества 
подвергающейся электрохимическому превращению от 
количества электричества (3 t) затраченного на данное 
превращение. На этом законе основаны кулонометрический 
метод анализа.

3.Закон и уравнение Нернста. Ер = Е° + 0.059 1е [ох ]
n [red]

описывает зависимость равновесного потенциала раствора 
от соотношения концентрации окисленный и восстановленной 
формы составляет основу потенциометрических методов 
анализа.

9.3.2. Классификация электрометрических методов анализа
По способу применения электрометрические методы 

делятся на две группы.
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1 .Прямые электрометрические методы, в которых показания 
измерительного прибора прямо пропорционально концентрации 
вещества в растворе.

2.Косвенные, электрохимические методы, т.е 
электрохимическое титрование в которых резкое изменение 
электрических свойств титруемого раствора в процессе 
титрования используется для определения точки
эквивалентности.

В зависимости измеряемых электрических параметров 
электрометрические методы также разделяются на две группы.

1 .Методы без наложения постороннего потенциала. 
Основаны на измерении разности потенциала -  
электродвижущую силу между электродами который возникает 
в электрохимической ячейке представляющий собой 
гальванический элемент. Эту группу методов называют 
потенциометрическими методами. К ним относятся:

-  Потенциометрия -  сущность которого сводится к 
измерению разности потенциала между разнородными 
(стандартным и индикаторным) электродами в 
электрохимической ячейке.

-  Потенциометрическое титрование. -  сущность которого 
сводится к измерении зависимости ЭДС разнородных электров, 
указанных выше, от объема прибавленного титранта.

2. Методы с наложением в внешнего (постороннего) 
потенциала, основанные на измерении ниже указанные 
электрических параметров:

-  Кондуктометрия: - измерение удельной 
электропроводности раствора электролита.

-  Кондуктометрическое титрование -  измерение 
зависимости удельной электропроводности титруемого 
раствора от объема прибавленного титранта.

-  Высокочастотное титрование -  измерение зависимости 
удельной электропроводности анализируемого раствора, 
помещенного в кондуктометрическую ячейку электроды 
которых не контактируют с раствором, от объема 
прибавленного титранта.
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3 .Полярография - измеряется вольт - амперная 
характеристика анализируемого раствора между однородными 
электродами.

-Амперометрическое титрование -  измерение зависимости 
силы тока насыщения анализируемого раствора от объема 
прибавленного титранта.

4 .Кулонометрия- Измерение количества электричества 
затраченное на электрохимическое превращение 
анализируемого вещества.

-  Кулонометрическое титрование - Измерение расхода 
количества на генерацию титранта достаточного, 
эквивалентного анализируемому веществу.В методах с 
наложением постороннего потенциала применят 
электролитическую ячейку, названную так потому, что на 
электродах ячейки под действием наложенного потенциала 
происходит электролиз -  окисление или восстановление 
веществ

9.3.3. Кондуктометрия
Кондуктометрия основана на измерение электрической 

проводимости растворов. Если в раствор электролита поместить 
два однородных электрода (платиновых или других инертных 
металлов) и подать на электроды разность потенциалов, то 
через раствор потечет электрический ток.

Как и любой проводник электричества, растворы 
характеризуются сопротивлением R  и обратной ему величиной 
-электрической проводимости L (ом ') Сопротивление раствора 
R ( o m )  прямо пропорционально расстоянию между 
электролитами L, удельному сопротивлению раствора р и 
обратно пропорционально площади электродов S.

R=p 1 / S, 
где р - удельное сопротивление 
1 -  толщина слоя, т.е. расстояние между электродами 

Удельное сопротивление ( р ) является характеристика 
раствора как проводника и представляет собой сопротивление 
раствора при I и S равной единице (1см3) Величина, обратная
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удельному сопротивлению, называется удельной электрической 
проводимостью

X = 1/р = К/ R = K*L К=ХСТ/ХЯ=ХСТ* R„ 
где L — электропроводность 
К-константа электрохимической ячейки,
RH-  сопротивление 0,1 или 0,01 н. КС1 залитого в ячейку, 
Хст - стандартное назначение удельной электропроводности

0,1 или 0,01 н. КС1
Растворы индивидуальных веществ характеризуются 

эквивалентной электрической проводимостью X j 
представляющей собой электрическую проводимость объема 
раствора содержащего 1 моль вещества.

X = 1000 / с где с-концентрация раствора в
мол/дм"

Схема простейшего кондуктометра
Кондуктометр состоит из ниже следующих основных узлов 

работающих по принципу мостика Уинстона:
1 -источника питания переменного тока низкого 
напряжения
2 -Кондуктометрической ячейки с электродами.
3 - Магазина сопротивления.
4 - Реохорда (переменное сопротивление)
5-Г ольваномегра.

Принцип работы: Для определения константы ячейки в него 
наливают 0,1н стандартный раствор хлорида калия 
термостатируют при t° = 25° и измеряют сопротивление 
раствора. Затем промывают ячейку, заливают 0,1 н р-ром 
хлорида калия заново измеряют сопротивление. Вычисляют 
константу ячейки K=XCt/Xh=Xct*Rs

где Хст - удельная электрическая проводимость хлорида 
калия берется из таблицы. R„ - сопротивление 0,1 или 0,01 н 
раствора хлорида калия залитого в ячейку -  электрическая 
проводимость этого раствора

Хст стандартное (табличное ) значение удельной 
электропроводности 0,1 или 0,01 н хлорида калия.
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Пример: При определении константы ячейки были 
получены следующие величины сопротивлений растворов КС1:
0,1 н = 0,0472 ом 0,01 м = 0,0428 ом константа ячейки равна Конн 
= 128,96 0,0472 =

6,087 Ко>он = 141,27* 0,0428 = 6,046 Кср = 6,0666
При определении удельной электропроводности 5 % 

раствора соляной кислоты получено R = 15,456 Ом. Рассчитать 
удельную электропроводность раствора.

Хны = К / R = 6,0666/ 1,5456 = 0,39525 ом

9.3.4. Кондуктометрическое титрование
При кондуктометрическом титровании в ячейку с 

электродами помещают анализируемый раствор, ячейку 
помещают на магнитную мешалку и титруют соответствующим 
титрантом. Титрант добавляют равными порциями. После 
добавления каждой порции титранта замеряют электрическую 
проводимость и строят график зависимости между 
электрической проводимостью и объемом титранта. В точке 
эквивалентности наступает перегиб на кривой титрования.

Виды кривых кондуктометрического титрования.
Характер кривых кондуктометрического титрования 

различен в зависимости ионов определяемого вещества и 
титранта.

Различают 4 основных вида кривых
К ОН ДуКТОМ етрИЧеСКОГО т и т р о в а к  а) Титруемое вещество и титрант имеют

ионы с высокой подвижностью при 
титровании НС1 раствором NaOH 
электропроводность титруемого раствора 
резко уменьшается за счет уменьшения 
концентрации подвижных ионов Н+В 
точке эквивалентности 
электропроводность раствора минимальна,

NaOH в растворе появляются свободные ионы гидроксила, 
имеющие также высокую подвижность и электропроводность 
раствора снова растет. Восходящий участок кривой титрование 
имеет меньший угол наклона вследствие более низкой 
подвижности ионов гидроксила.
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б)

б)Титруемое вещество и титрант имеют 
ионы с низкой подвижностью, например 
при титровании Na->S0 4  раствором ВаСЬ 
электрическая проводимость раствора до 
точки эквивалентности практически 
неизменна так как малоподвижные SO4"2 

ионы связываются в сульфат бария и 
заменяются хлорид ионами с

близкой подвижностью, количество Na~ остаётся 
неизменным. После точки эквивалентности вследствие 
появления избытка Ва2+ и С Г ионов электрическая
проводимость раствора возрастает.

X

в)

т.э.
X

г)

NaHCOj
♦

н а

V  NaHCOj,

VN aO H.
Т.Э.

в)Титруемое вещество имеет ионы с 
высокой подвижностью, титрант с низкой в 
этом случае до точки эквивалентности 
проводимость раствора снижается, после 
точки эквивалентности изменяется 
незначительно.

г)Титруемое вещество имеет ионы с низкой 
подвижностью, титрант с высокой. 
Например, при титровании СаСЬ- NaOH 
раствором NaOH электрическая 
проводимость раствора сначала несколько 
уменьшается вследствие замены ионов С а,2* 
связываемых в осадок Са(ОН)2 на натрий 
затем возрастает при появлении избытка 
ОН' ионов. Кривые кондуктометрического 
титрования могут искажатся вследствие 
гидролиза и других причин.

9.3.5. Сущность потенциометрии
Потенциометрия -  относится к электрохимическим методам

I группы, т.е. к методам без наложения внешнего потенциала и 
основана на измерении разности потенциалов между 
разнородными электродами, погруженными в анализируемый 
раствор.
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Электрический потенциал (т.е. разность зарядов) на 
электродах возникает в результате реакции окисления -  
восстановления и зависит от состава раствора, т.е. соотношения 
концентрации окисленной и восстановленной формы, как это 
следует из уравнения Нернста.

E=E°+(RT/nF)lg[0KHc]a/[B0CCT]B, где (а) и (в) 
стехиометрические коэффициенты окисления и восстановления.

R -  постоянная Больцмана, Т -  абсолютная температура, п -  
число электронов, получаемое от катода или отдаваемое аноду, 
F — постоянная Фарадея -  96500.

Е° - стандартный потенциал редокс пары, измеренный по 
отношению к водородному стандартному электроду при 
равенстве концентрации [окис]= [восстан].

9.3.6. Индикаторные и стандартные электроды
Потенционометрические измерения проводятся, как 

отмечено выше, опуская в раствор два разных электрода:
1. Индикаторный электрод, потенциал которого 

чувствителен к концентрации определяемых ионов.
2. Стандартный или так называемый электрод сравнения с 

неизменным потенциалом, относительно которого измеряют 
потенциал индикаторного электрода.

В качестве индикаторных электродов применяются:
Электроды первого рода представляющие собой:
А) металлическую пластинку, погруженную в раствор её 

соли.
Например, медная пластинка погруженная в раствор, 

содержащий ион меди (II). Потенциал такого электрода зависит 
от концентрации иона металла, как это следует из уравнения 
Нернста.

Е=Е°Сиь2/Си+(0,059/2)^[Си+2]/[Си] = 0,43 + (0,059/2) lg 
[Си2]

поскольку концентрация металлической меди в пластинке 
постоянна, величина потенциала электрода зависит и 
определяется концентрацией иона меди (И).
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Б) Ион селективные, мембранные , (стеклянные) 
электроды, на поверхности которых возникает мембранный 
потенциал.

Простейшим мембранным электродом является стеклянный 
электрод Никольского: серебряная проволока, погружена в 0,1 н 
раствор соляной кислоты и всё это находится в корпусе, 
изготовленного из специального стекла с очень тонкой стенкой
-  мембраной.

Ионы водорода замещая катионы К+ или Na~ , 
содержащиеся в стекле, сорбируются на поверхности 
мембранного электрода. Поскольку концентрация ионов 
водорода внутри мембранного электрода и снаружи различны, 
то возникает электродвижущая сила, то есть потенциал 
стеклянного мембранного электрода чувствителен к 
концентрации ионов водорода. К настоящему времени 
известны порядка 50 разных ионоселективных мембранных 
электродов.

Пример решения задач для расчёта электродного 
потенциала:

Задача 1. Вычислить потенциал алюминиевого электрода в 
растворе, содержащем 13,35 г. хлорида алюминия в 500 мл при 
30° относительно водородного электрода.

Решение: Рассчитаем молярную концентрацию алюминия 
хлорида

Сд, = 13,35/133 = 0,1 мол в-^500
0,2 мол<—в 1000

Е= -1,66 + (0,059/3) lg' 0,2 = -1,66 + 0,019 lg 2*10‘‘ = -1,66-
0,019 0,3 = - 1,66- 0,057=-1,72

2) Электроды второго рода, применяемые в качестве 
стандартных электродов, представляют собой благородный 
металл покрытый слоем его труднорастворимой соли. Его 
потенциал:

Ер=Е° м+ /м° + 0,59/п lg  [м+]/[м] = Е° + 0,059/n lg[M +]
Поскольку металл в таком электроде находится в контакте с 

насыщенным раствором хлорида калия и концентрации хлорид 
иона одноименного с анионом нерастворимого осадка, то ясно 
что потенциал электродов второго рода зависит только от
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величины произведения растворимости и является постоянной, 
поскольку сама величина ПР является постоянной.

Ks=[M+][A'] [M>Ks/[A']
Е=Б° м+/м + (0,59/n)lg Ks/[A']
Например, потенциал хлоросеребрянного электрода 

относительно водородному стандартному электроду равно:
Е=Е° Ag +2/Ag+(0,059/l)lg HPAgCl = 0,792+0,059/1 lg 1,810

10 = 0,792+0,059 (lg 1,8+lg Ю'10 )=0,792+0,059(0,27-10)=0,792-
0,059*9,73=0,792-0,574=0,218 вольт.

Рассчитанная величиина стандартного хлоросеребрянного 
электрода постоянна при любых условиях, именно благодаря 
его постоянству относительно ему измеряют потенциал 
индикаторного электрода.

Разность потенциалов индикаторного и стандартного 
электрода измеряется по компенсационной схеме, т.е. 
сравнением потенциала электрохимической ячейки с 
противоположным по знаку внешним потенциалом. Приборы, 
измеряющие потенциалы электродов, называют 
потенционометрами.

9.3.7. Потеиционометрическое титрование
Сущность потенционометрического титрования 

заключается в том, что анализируемый раствор, находящийся в 
электрохимической ячейке, титруют титрантом. Уменьшение 
концентрации титруемого вещества отражается на потенциале 
индикаторного электрода. Таким образом, величина 
потенциала, т.е. ЭДС ячейки изменяется пропорционально 
изменению концентрации титруемого вещества.

Скачкообразному изменению концентрации титруемого 
иона (или титранта) соответствует скачкообразное изменение 
потенциала индикаторного электрода.

Простейшая схема установки потенционометрического
титрования.

Прибор состоит из:
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1 -  Индикаторного электрода;
2 -  Электрода сравнения;
3 — Титруемого раствора;
4 — электролитического ключа;
5 — Тампона и насыщенного раствора
электролита;
6 -  Магнитной мешалки;
7 — Бюретки;
8 -  Потенционометра (pH -  метра).

Потенционометрическое титрование нашло широкое 
применение во всех видах титриметрических методов. В 
билеты итогового контроля включены вопросы такого рода: 
Идентификация и количественное определение какой либо соли 
(MgCl2 AgN03 и т.д.) химическими и физическими методами.

При ответе на такие вопросы вы должны написать план 
действий с уравнениями, соответствующих реакций и 
расчётные формулы, а так же описание физического прибора.

Например: магний открывают: 1) идентифицируют 
гидрофосфатом натрия, магнезоном; хлорид ионы раствором 
нитрата серебра (написать реакции обнаружения, указать 
внешние эффекты).

2) количественное определение магния можно провести 
комплексонометрическим титрованием в среде аммиачного 
буфера.

3) Из инструментальных методов может быть использовано 
потенционометрическое, осадительное титрование раствора 
хлорида магния титрантом осадителем AgNCb Вблизи точки 
эквивалентности при резком увеличении концентрации ионов 
серебра резко изменяется потенциал индикаторного 
серебряного электрода, что приводит к резкому скачку, т.е. 
увеличению разности потенциала.

Таким образом, в принципе любое титриметрическое 
определение может быть проведено в потенционометрическом 
варианте, большинство потенционометров рассчитано на 
измерение pH раствора, поэтому их называют pH -  метрами. 
Измеряемая величина потенциала между разнородными 
электродами записывается из шкалы прибора, 
проградуированного в единицах мВ и pH.
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Потенционометр pH метр состоит из электрохимической 
ячейки с индикаторными, мембранным, стеклянным и 
стандартным каломельным или хлорсеребряным электродом, а 
так же блока измерения разности потенциала, т.е. 
потенционометра, показывающего ЭДС в милливольтах, 
преобразованных в единицы pH.

pH метры снабжаются магнитной мешалкой для 
перемешивания.

9.3.8. Прямая и косвенная потенционометрия
Прямое измерение pH с целью определения концентрации 

ионов водорода является прямой потенционометрией. Для этого 
электроды pH метра, настроенные по двум стандартным 
буферным растворам (см. таб.), ополаскивают, протирают 
фильтром и опускают в ячейку с анализируемым раствором и 
записывают показания прибора непосредственно в единицах 
pH.

Таблица.
Стандартные буферные растворы, используемые для 
калибровки pH метров.
Стандартные буферные 
растворы

Величина pH буферного 
раствора

0,05 н калия гидроксолата 1,68
Насыщенный раствор 
гидротартарата калия

3,55

0,05 и раствор калия 
гидрофталата

4,00

0,025 н смеси КН2Р04 и 
NaHP04

6,88

0,01 м раствор тетрабората 
натрия

9,18

Насыщенный раствор кальция 
гидрооксида

12,45

Второе назначение pH -  метров эго -  
потенционометрическое титрование, которое является 
косвенной потенционометрией. При этом, потенционометрия

252



используется для построения кривой титрования и определения 
гочки эквивалентности без применения индикатора. Для этого 
установив бюретку с титрантом (щелочью) над 
электрохимической ячейкой, наливают аликвоту титруемого 
раствора — кислоты, включают мешалку, записав начальное 
показание pH -  метра, добавляют равные порции (по 2 мл) 
гитранта и записывают величины pH. По полученным 
результатам строят зависимость pH от объёма прибавленного 
гитранта.

При титровании двух основных кислот при значительной разнице ступенчатых констант 
диссоциации (на два, три порядка), интегральная кривая титрования состоит из двух 
скачков, а дифференциальная состоит из двух разделённых пиков.

Кривая зависимости потенциала индикаторного электрода 
от объёма прибавленного титранта называется кривой 
потенционометрического титрования (а). Точкой 
эквивалентности является точка на половине высоты скачка 
титрования интегральной кривой титрования. Более точно точку 
эквивалентности можно определить по дифференциальной 
форме кривой титрования (б, в).

9.3.9. Классификация вольтамперометрических методов

Методы анализа, которые основаны на измерении 
зависимости силы тока, проходящего через электролитическую 
ячейку, от напряжения, приложенного к электродам, называют 
вольтамерометрическим.

а Уftp"

<*

анализа
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Из курса физики вам известно, что в проводниках первого 
рода, металлах, зависимость силы тока от приложенной на 
концы проводника разности потенциалов, описывается законом 
Ома:

E=3/R, однако, в растворах электролитов в этой 
зависимости наблюдается резкое аномальное отклонение от 
закона Ома, обусловленные электролизом.

Сущность полярографического анализа заключается в том, 
что при некотором значении потенциала соответствующего 
потенциалу окисления -  восстановления анализируемого 
вещества, происходит резкий скачок величины тока.

Для построения вольтамперной характеристики по ординате 
откладывают силу (Е) в вольтах, полученную кривую 
напоминающую волну, называют полярографической волной.

Величина потенциала по оси абсцисс, соответствующая 
половине высоты полярографической волны, называют 
потенциалом полуволны (Е ш).

Потенциал полуволны является качественной 
характеристикой вещества, так как каждое вещество вследствие 
своих структурных особенностей восстанавливается при 
определённом его значении.

Участок от (а) до (в) 
полярографической волны называют 
остаточным током, от (в) до (с) высотой (h) 
полярографической волны. Высота волны 
пропорциональна концентрации 
анализируемого иона, по величине (h) 
проводят количественное определение.

Участок от (с) до (d) называют током 
насыщения или диффузионным током, 
величина которой прямо пропорциональна 

_____  концентрации 3=КС.
Ею

Рисунок 1.

Потенциал полуволны -  качественная характеристика 
вещества, она зависит от раствора электролита, в котором 
растворено вещество и pH среды. Пример в таблице:
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Потенциалы полуволн некоторых ионов.
Электродная

реакция
Среда Потенциал 

полуволны E i/2

Fe+3 —>Fê "2 0,1нКС1 1,3
Fe+J —>Fe 2 1 M

(NH4)2c o 3
0,44

Mn2+—>Mn° 1 h KCI 1,51
Zn2+—>-Zn0 1 h KCI 1,02
Cd+2 —>Cd° 1 h KCI 0,64

*,» 1.0 1л  го Е

Рисунок 2.

Задача. Проведите качественный и 
количественный анализ по полярограмме, 
состоящей из двух волн (см. рис. -  2). Решение: 
сравнение величин потенциалов полуволн с 
табличными показывает, что смесь состоит из двух 
ионов, а именно 7л ; и Мп-2 , причем содержание 
цинка почти в 2 раза больше содержания марганца.

9.3.10. Полярографический анализ
Полярография была впервые описана в 1922 году чешским 

учёным Ярославом Гейровским. За открытие данного метода он 
был удостоен Нобелевской премии.

Классический полярографический 
« анализ проводят на специальных

приборах -  полярографах. Простейший 
полярограф состоит из:
1- Полярографической ячейки.
6 - У стройства для подачи потенциала -  
батарея;
5 -  Реостата;
4 -  Вольтметра;
7 - Микроампера

Полярографическая ячейка (1) представляет собой 
стеклянный сосуд с раствором электролита (фоновый раствор) в 
котором растворено вещество. В ячейку помещают ртутный 
капельный электрод -  2, представляющий собой капилляр, к
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которому с помощью резинового шланга подсоединен 
баллончик с ртутью — 3. При вытекании из капилляра ртуть 
образует висячую каплю диаметром около 1 мм периодически 
отрывающийся от капилляра. Ртутный капельный электрод 
имеет малую поверхность, через которую при 
электрохимическом восстановлении протекает большой ток. 
Вследствие этого потенциал ртутного капельного электрода 
отличается от равновесного потенциала, необходимого для 
проведения электрохимической реакции. Это явление 
называется поляризацией электрода и от него произошло 
название метода -  полярография.

В качестве электрода сравнения в полярографии применяют 
хлоросеребрянный, каломельный или ртуть находящейся на дне 
ячейки (рис 3. позиция 8). Электроды подсоединены к 
полярографу, который обеспечивает на электродах возрастание 
потенциала от 0 до -3 или до +3 и записывает полярограмму. 
При постепенном увеличении потенциала на электроде до 
определённого предела, ток проходящий через ячейку невелик и 
называется остаточным током (рис. 1 a-в). Остаточный ток 
проходит через электрод вследствие восстановления на нём 
кислорода и других примесей в фоновом электролите. При 
возрастании потенциала до определенной величины начинается 
восстановление ионов вещества (деполяризатора) на электроде 
и происходит увеличение тока. Ток, вызванный 
восстановлением ионов называется фарадеевским, он растёт до 
восстановления всех ионов приэлектродного слоя. После этого 
начинается диффузия ионов из раствора к электроду, ток 
становится стабильным и определяется скоростью диффузии 
ионов.

В области полярографической волны потенциал электрода Е 
связан с потенциалом полуволны Е \а и величиной измеряемого 
3  и диффузного Зд тока выражением, получившим название 
уравнения полярографической волны Е=Е|/2 -  (0,059/n) lg 
З/Зд-З

Где п число электронов.
Зависимость диффузионного Зд  от концентрации 

описывается уравнением Ильковича.
256



3=КС; К = 607п Д У2 m ‘Л t 1/6
Где п число электронов принимающих участие в реакции, Д

— коэффициент диффузии вещества, ш -  количество ртути, 
вытекающее из капилляра, мг/с t — время образования одной 
капли в секундах.

Задача.
Высота полярографической волны для стандартного 

раствора хлорида свинца с концентрацией 0,01м 19 мм. 
Рассчитайте Ks(PbCl2), если hx в полярограмме его 
насыщенного раствора 30 мм

Решение: методом сравнения находим
С с/Сх =hc/hx

Сх = Cc*hx/hc=0,01 * 30/19 = 1,610‘2
из PbCb^PtT2 +2 СГ 

х 2х
Где х — растворимость, т.е. концентрация насыщенного 

раствора.
Следовательно:
Ks(PbCl2)=x*(2x)2 = 4х3 = 4 (1,6* 10-2)3 = 1,610‘5

9.3.11. Условия проведения полярографического анализа
1. Полярографии мешает кислород воздуха, поэтому 

полярографию проводят в токе водорода или для связывания 
кислорода воздуха в раствор добавляют сухую соль сульфита 
натрия, которая связывает кислород по реакции 2 Na2 S0 3 + 0 2  —» 
2Na2S04

2. Анализируемое вещество не должно реагировать с 
ртутью.

3. Скорость капания ртути из капилляра должна быть не 
более 20 капель в минуту.

4. Перемешивание раствора недопустимо, так как оно 
нарушает диффузный слой ионов вокруг висячей капли ртути -  
катода.

5. Обязателен 100 кратный избыток фонового электролита.
6. Потенциалы полуволн анализируемых веществ в смеси 

должны отличаться как минимум на 0,3 -  0,5 вольта.
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Полярографический метод обладает рядом преимуществ по 
сравнению с другими инструментальными методами:

1. Высокая чувствительность ( до 10"5 — 10"6 моль/дм3)
2. Хорошая избирательность (возможность анализа смеси 

веществ)
3. Сравнительно высокая воспроизводимость (до 1 -2% )
4. Виды веществ, определяемых полярографическим 

методом, очень разнообразны и достигают десятков тысяч.
5. Полярографический анализ можно проводить даже в 

темно — окрашенных растворах, в небольших объёмах, а так же 
в потоке раствора.

6. Результаты анализа регистрируются самописцем и носят 
объективный характер. Единственным недостатком метода 
является необходимость использования ртутно-капающего 
электрода, для чего требуется строгое соблюдение 
соответствующих мер безопасности.

9.3.12. Амперометрическое титрование
Основано на полярографическом методе. Для проведения 

амперометрического титрования на ячейку с раствором 
полярографически активного вещества подают потенциал, 
несколько превышающий потенциал полуволны и титруют 
вещество в ячейке с титрантом. При уменьшении концентрации 
вещества высота полярографической волны (ток) так же 
уменьшается.

Титрование ведут до наступления перегиба 
на кривой зависимости тока от объёма 
добавленного титранта. Точка перегиба отвечает 
точке эквивалентности (рис. 4 а). 
Амперометрическим способом так же можно 
провести анализ, если вещество 
полярографически не акшвно, а титрант 
полярографически активен. В этом случае 
кривая имеет другой вид (рис. 46). в начале ток 
не изменяется, так как титрант связывается 
веществом, после наступления точки 
эквивалентности происходит возрастание тока. 
Если активны и вещество, и титрант, ток 
сначала падает, после точки эквивалентности - 
возрастает (рис. 4в).
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Рисунок 4.

В амперометрическом титровании в 
зависимости от налагаемого на ячейку потенциала, 
используют ртутные капельные или платиновые 
электроды, в качестве электрода сравнения— 
хлоросеребрянный или каломельный. Процесс 
титрования ведут при перемешивании.

Амперометрическое титрование обладает высокой 
точностью (до 0,1%) и имеет ряд преимуществ перед 
обычными титриметрическими методами, это высокая 
избирательность, возможность проведения анализа в тёмно -  
окрашенных средах, не используя индикатор. Процесс 
титрования может быть автоматизирован.

9.3.13. Кулонометрия и кулонометрическое титрование
В кулонометрии количество вещества определяют 

измерением количества электричества, затраченного на их 
количественное электрохимическое превращение.
Кулонометрический анализ проводят в электролитической 
ячейке, в которую помещают раствор определяемого вещества. 
При подаче на электроды ячейки соответствующего потенциала 
происходит электролиз вещества.

Согласно закону электролиза, открытым М. Фарадеем, 
количество вещества, прореагировавшего на электроде, 
пропорционально количеству электричества, прошедшего через 
раствор.

q=M3 t/nF=MQ/nF
Где q -  масса вещества прореагировавшего на электроде в 

гр., М -  молярная масса вещества, 3  - сила тока в амперах, t -  
время в секундах, F -  постоянная Фарадея, равная 96487 кл. 
мол"1 , характеризующая количество электричества, 
необходимого для электрохимического превращения одного 
моля вещества; п — число электронов, принимающих участие в
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электрохимической реакции; Q -  количество электричества , 
Кл.

Кулонометрический анализ позволяет определить вещества, 
не осаждающиеся на электродах или улетучившиеся в 
атмосферу при электрохимической реакции. Кулонометрия 
обладает уникальной точностью, достигающую 0,1 -  0,001% и 
чувствительностью до 10'* -  1 -  10'9г. Поэтому она применяется 
для анализа микропримисей и продуктов разрушения веществ, 
что важно при контроле качества продуктов питания и 
лекарств.

Простейшая установка для кулонометрии

состоит из:
Электролитической ячейки (1), 
куда помещены однородные 
платиновые электроды 
кулонометра (2), источника 
постоянного тока (3), реостата (4), 
измерительных приборов -  
вольтметра (5), миллиамперметра (6), 
сопротивления (7), ключа (8), 
магнитной мешалки (9)

Перед титрованием установку снабжают бюреткой (10) с 
раствором титранта.

Принцип работы кулонометра:
При замкнутом положении ключа реостатом подбирают 

величину потенциала, необходимую для электрохимического 
превращения. При размыкании ключа и подключении электрода 
ток проходит через раствор, одновременно включают 
секундомер и реостатом поддерживают постоянную величину 
тока. По окончании электрохимического превращения ток 
отключают и засекают время по секундомеру.

Задача:
Рассчитайте массу и молярную концентрацию иона меди 

(II), если на полное электрохимическое восстановление 10 см3

10 
Ж
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его раствора понадобилось электричества силой тока 200мА в 
течении 28 минут.

Решение:
m = М * З а * W  n*F
ш = 63,5*0,2*28*60/2*96500=0,111г Си (II) в 10 см3 
Если в 10 см3 раствора 0,111 г Си (II)
1000 — 11,1 г/л См = m 1/Mv = 11,1/63,5=0,17 м/л 
Прямая кулонометрия - очень точный и чувствительный 

метод, однако из — за его трудоёмкости и длительности чаще 
всего используют кулонометрическое титрование. 
Кулонометрическое титрование это зависимость количества 
израсходованного количества электричества (J-t затраченные 
для электролиза) от концентрации анализируемого вещества. От 
обычного титрования этот метод отличается тем, что титрант 
образуется в электролитической ячейке из добавленного в неё 
вещества, что называется генерацией титранта.

Например, из добавленного в ячейку раствора КЗ при 
электрохимической реакции генерируется титрант К

Зг, который вступает во взаимодействие с определяемым 
веществом.

Задача 2.
Рассчитать нормальность раствора сульфата железа (II), 

если на кулонометрическое титрование 10 см 3 его раствора с 
генерацией титранта йода понадобилось электричества с 3  = 
ЗООмАв течение 8 минут.

Решение:
т =  152*0,3*8*60/2*96500=0,2268г 
Если в 10 см3 раствора содержится 0,2268 г FeS04 
То в 1000 раствора содержится 22,68г FeS04 
NFeS04 = m 1/ 3v=22,68/l 52=0,1492 г.экв/л

1. Что должен знать студент
1. Электрохимические методы, основанные на измерении 

электрических параметров растворов.
2.3акон Ома - сила тока прямо пропорциональна 

приложенному к электродам потенциалу.
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3.Закон Фарадея - масса продукта электролиза прямо 
пропорциональна количеству электричества и молярной массе 
выделяющегося при электролизе вещества и обратно 
пропорциональна числу электронов отданному (или 
полученному) при электролизе.

4.3акон (уравнение) Нернста - описывает зависимость 
(условного) равновесного редокс потенциала от отношения 
молярная концентрации окисленной к восстановленной форме.

5.Прямой электрохимический метод - количественное 
определение непосредственно по измеренной величине какого 
либо электрохимического параметра.

6.Косвенный электрохимический метод - использование 
зависимости электрического параметра от состава раствора для 
установления точки эквивалентности.

7.Потенциометрия - измерение разности потенциала между 
разнородными электродами.

8.Кондуктометрия - измерение удельной электропровод
ности.

9.Полярография - излучение вольтамперной характеристики 
анализируемого раствора между однородными электродами.

10. Амперометрия - измерение зависимости силы тока 
насыщения анализируемого раствора.

11.Кулонометрия - измерение расхода количестве на 
электрохимическое превращение анализируемого вещества.

12.Электролитическая ячейка-стаканчик с раствором куда 
помещают электроды.

13.Удельная электропроводность-электропроводность 1см3 
одно процентного раствора.

14.Эквивалентная - электропроводность одного см3 
одномолярного раствора.

15.Кондуктометрическое титрование-измерение зависимос
ти электропроводности от объема прибавленного титранта.

16. Потенционометрия -  измерение разности потенциалов 
между электродами, погруженными в раствор электролита.

17. Стандартный электрод -  электрод с постоянной 
величиной потенциала.

18. Индикаторный электрод -  электрод, потенциал которого 
чувствителен к концентрации определяемого иона.
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19. Ион селективный электрод -  электрод, потенциал 
которого чувствителен лишь одному иону в смеси.

20. Потенционометрическое титрование -  зависимость 
электродвижущей силы между стандартным и индикаторным 
электродом от объёма прибавленного титранта.

21. Прямая потенционометрия -  количественное определе
ние непосредственно по измеренной величине потенциала.

22. Косвенная потенционометрия (потенционометрическое 
титрование) -  установление точки эквивалентности по 
зависимости потенциала от объёма прибавленного титранта.

23. Вольтамперометрические методы анализа -  измерение 
зависимости силы тока, проходящего через электролитическую 
ячейку, от напряжения, приложенного к электродам.

24. Полярографический анализ -  метод, основанный на 
построении вольтамперной зависимости, в которой получается 
резкий скачок величины силы тока при электролизе 
анализируемого вещества (иона).

25. Полярографическая волна -  кривая скачкообразной 
зависимости силы тока (по ординате) от потенциала, 
приложенного к электродам (по абсциссе)

26. Диффузный (фарадеевый) ток или ток насыщения -  
максимальная величина тока, соответствующая верхней части 
(с -  d) полярографической волны, пропорциональная 
концентрация анализируемого иона.

27. Потенциал полуволны -  величина потенциала по оси 
абсцисс полярограммы, соответствующая половине высоты 
полярографической волны.

28. Остаточный ток -  величина тока в начальной части 
полярографической волны до начала скачка полярограммы.

29. Полярограмма -  кривая зависимости силы тока от 
потенциала, т.е. вольтамперная зависимость.

30. Полярографическая ячейка -  сосуд, содержащий раствор 
электролита над металлической ртутью (анод), куда погружают 
капиллярный ртутный электрод (катод).

31. Амперометрическое титрование -  зависимость 
величины тока насыщения от объёма прибавленного титранта.
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32. Кулонометрия -  измерение количества электричества, 
затраченного на электрохимическое превращение 
анализируемого вещества.

2. Блок самоконтроля и ситуационные задачи
1. Сущности электрохимических методов.
2. Законы электрохимии (Ома, Фарадея, Нернста)
3. Классификация электрохимических методов анализа.
4. Принцип действия и предназначение pH — метра.
5. Виды кривых потенционометрического титрования.
6. Основные понятия полярографического анализа.
7. Схема и принцип действия простейшего полярографа.
8. Примеры расчёта концентрации по данной полярограмме.
9. Условия проведения полярографического анализа.
10. Сущность кулонометрии, закон Фарадея.
11 .Рассчитать массовую долю цинка в руде, если на 

титрование раствора, приготовленного из её навески 0,9003 г 
затрачено 19,51 мл 0,1015 М раствора ЭДТА.

12.0пределите силу тока, если при пропускании тока через 
раствор AgN03 в течение 1 часа выделилось 20 гр серебра

13.Составьте схему анализа смеси солей NiCl2-SnCl2 -  
A12(S04)3 и напишите уравнения реакций.Рассчи гайте ПР соли 
MgNH4P0 4  ,если его растворимость равна 8,6- 10"3гр/л.

14.Рассчитайте электродный потенциал 0,2моль/л раствора 
CH3COONa.

15.Составьте схему анализа смеси солей NiCl2-SnCl2-  
A12(S04)3 и  напишите уравнения реакций.
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ГЛОССАРИЙ
АБСОРБЕНТ - жидкая фаза, поглощающая абсорбат в 

процессе абсорбции.
АБСОРБЦИЯ -  явление и процесс массообмена, 

заключающийся в объемном поглощении компонентов газовой 
фазы абсорбентом.

АДСОРБАТ -  химическое соединение или смесь веществ, 
находящихся в адсорбированном состоянии на поверхности или 
в объеме пор адсорбента.

АДСОРБЕНТ -  конденсированная фаза, на поверхности 
которой происходит адсорбция.

АДСОРБЦИЯ -  поглощение вещества поверхностью 
твердого или жидкого сорбента.

АКТИВНОСТЬ -  эффективная, кажущаяся концентрация 
вещества (иона), соответственно которой оно действует в 
химической реакции. Выражается в тех же единицах, что и 
концентрация раствора (моль/л).

АЛЕКВОТА -  точно измеренная кратная часть образца 
раствора, взятая для анализа.

АЛКАЛИМЕТРИЯ -  титриметрический метод 
количественного анализа, основанный на измерении количества 
щелочи, израсходованной на реакцию

нейтрализации с анализируемой пробой.
АМИНОКОМПЛЕКСЫ -  комплексные соединения 

металлов, содержащие в качестве лигандов молекулы аммиака.
АНАЛИЗ -  исследование, а также его метод и процесс, 

имеющие целью установление одной или нескольких 
характеристик (состава, состояния, структуры) вещества в 
целом или отдельных его ингредиентов.

АНАЛИТИЧЕСКАЯ ХИМИЯ -  наука, развивающая 
теоретические основы химического анализа и разрабатывающая 
методы определения химического состава веществ и 
химического строения соединений.

АНАЛИТИЧЕСКИЙ СИГНАЛ -  среднее значение 
результатов измерения физической величины в заключительной 
стадии анализа, функционально связанное с содержанием 
определяемых компонентов.
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АТОМНО-АБСОРБЦИОННЫЙ А. -  спектральный 
анализ, при котором через атомный пар пробы пропускают 
видимые или ультрафиолетовые излучения и регистрируют его 
интенсивность в тех участках спектра, где лежат линии 
поглощения определяемых элементов.

ВОЛЬТАМПЕРОМЕТРИЧЕСКИЙ А. -  метод 
качественного и количественного анализа, основанный на 
определении зависимости между силой тока и напряжением 
поляризации при электролизе раствора изучаемого вещества.

ВТОРИЧНЫЕ СТАНДАРТЫ -  растворы, приготовленные 
с примерно известной концентрацией, а затем их точную 
концентрацию устанавливают (стандартизируют) по раствору 
первичного стандарта.

ГАЗОВОЛЮМЕТРИЧЕСКИЙ А. — газовый анализ, при 
котором определяется объем газа, выделившегося при 
взаимодействии навески определяемого вещества со 
специальным реактивом.

ДИАПАЗОН ОПРЕДЕЛЯЕМЫХ КОНЦЕНТРАЦИЙ -  
предусмотренная данной методикой область значений 
определяемых содержаний.

ДИСПЕРСИОННЫЙ А. -  совокупность методов 
определения размеров и распределения по размерам частиц или 
пор в дисперсных системах.

ДРОБНЫЙ А. -  качественный анализ, основанный на 
применении дробных реакций.

ИОДОМЕТРИЧЕСКИЙ А. -  титриметрический анализ, 
использующий в качестве титранта раствор йода в водном 
растворе иодида калия, или используемый для определения 
содержания йода в растворе.

КАЧЕСТВЕННЫЙ А. -  анализ, целью которого является 
установление наличия в пробе тех или иных химических 
элементов, атомных группировок или структур.

КОЛИЧЕСТВЕННЫЙ А. — анализ, целью которого 
является установление количества в пробе тех или иных 
химических элементов, атомных группировок или структур.
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КОНДУКТОМЕТРИЧЕСКИЙ А. -  метод 
количественного анализа, основанный на измерении 
электропроводности растворов.

НЕФЕЛОМЕТРИЧЕСКИИ А. -  количественный анализ, 
основанный на измерении интенсивности света, рассеянного 
взвесью определяемого вещества.

ОБЪЕМНЫЙ А. -  количественный анализ, при котором 
измеряется объем раствора реагента, требующийся для реакции 
с данной пробой.

ПОТЕНЦИОМЕТРИЧЕСКИЙ А. -  количественный 
анализ, основанный на определении зависимости между 
электродным потенциалом и активностью компонентов, 
участвующих в электрохимической реакции.

СИСТЕМАТИЧЕСКИЙ А. -  качественный анализ, при 
котором соблюдается определенный порядок разделения и 
последующего определения искомых ионов.

ТЕРМИЧЕСКИЙ А. -  анализ, производимый в условиях 
программированного изменения температуры.

ТЕРМОГРАВИМЕТРИЧЕСКИЙ А. -  анализ, основанный 
на одновременном измерении температуры и массы образца при 
его нагревании.

ТИТРИМЕТРИЧЕСКИЙ А. -  совокупность методов 
количественного анализа, при которых содержание 
определяемого компонента рассчитывают по измеряемому 
количеству титранта, затраченного на взаимодействие с этим 
компонентом.

ФИЗИКО - ХИМИЧЕСКИЙ А. -  совокупность методов 
анализа, при которых исследуются зависимости свойств 
равновесной системы от параметров состояния.

ФОТОМЕТРИЧЕСКИЙ А. — оптический метод анализа, 
основанный на измерении величины пропускания, поглощения 
или рассеяния инфракрасного или ультрафиолетового 
излучения, а также видимого света различными веществами.

ХРОМАТОГРАФИЧЕСКИЙ А. -  анализ, основанный на 
различии в равновесном или кинетическом распределении 
компонентов смеси между элюентом и сорбентом.
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АЦИДИМЕТРИЯ — титриметрический метод 
количественного анализа, основанный на измерении количества 
кислоты, израсходованной на реакцию нейтрализации с 
анализируемой пробой.

ВОЛЬТАМПЕРОГРАММА - кривая зависимости тока 
электрохимической ячейки от потенциала индикаторного 
электрода.

ГОМОГЕНИЗАЦИЯ -  совокупность методов и процессов 
придания однородности системы.

ГРАВИМЕТРИЯ -  совокупность методов количественного 
анализа, основанных на измерении массы вещества, 
основанный на определении содержания вещества путем его 
осаждения с последующим выделением и взвешиванием осадка.

ГРАВИМЕТРИЧЕСКИМ ФАКТОР (F) — отношение 
молекулярной массы определяемого вещества к молярной массе 
гравиметрической формы с коэффициентами а  и Ь, на которые 
нужно умножить это отношение, чтобы молекулярные

ГРАДУИРОВОЧНАЯ ХАРАКТЕРИСТИКА 
зависимость аналитического сигнала от содержания 
определяемого компонента, устанавливаемая опытным или 
расчетным путем и выраженная в виде формул (градуировочная 
функция), таблиц, графиков. Градуировочный график может 
представлять зависимость между преобразованными 
величинами аналитического сигнала и определяемого 
содержания.

ДЕПОЛЯРИЗАТОР электрохимически активное
вещество, способное восстанавливаться или окисляться на 
индикаторном электроде в заданном диапазоне потенциалов.

ДЕСОРБАЦИЯ -  удаление сортированного вещества с 
поверхности сорбента.

ДРОБНЫЙ АНАЛИЗ -  анализ, при котором искомые ионы 
можно обнаружить в отдельной порции исследуемого раствора, 
не прибегая к определенной схеме обнаружения ионов.

ЖЕСТКОСТЬ -  характеристика концентраций 
определенных примесей в растворе.

Ж. ВОДЫ -  совокупность свойств воды, обусловленная 
наличием в ней катионов кальция, магния и железа (II), а также
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ее количественная мера, равная числу милимолей этих катионов 
в литре воды.

КАРБОНАТНАЯ Ж. ВОДЫ -  жесткость воды, 
обусловленная гидрокарбонатами кальция, магния и железа (II).

НЕКАРБОНАТНАЯ Ж. ВОДЫ -  жесткость воды, 
обусловленная сульфатами, хлоридами, силикатами, нитратами 
и фосфатами кальция, магния и железа (II).

ОБЩАЯ Ж. ВОДЫ -  сумма карбонатной и некарбонатной 
жесткости воды.

ПОСТОЯННАЯ Ж. ВОДЫ -  см. некарбонатная жесткость 
воды.

ЗАКОН-
3. АВОГАДРО -  закон, согласно которому в равных 

объемах идеальных газов при одинаковых температуре и 
давлении содержится одинаковое число молекул.

3. БУГЕРА-ЛАМБЕРТА-БЕРА -  основной закон 
светопоглащения, согласно которому оптическая плотность 
пропорциональна толщине поглощающего слоя и концентрации 
вещества в этом слое.

3. ГЕССА -  закон, согласно которому тепловой эффект 
химической реакции зависит только от начального и конечного 
состояния системы, и не зависит от пути процесса.

ИНДИКАТОРЫ -  реактивы, изменяющие окраску в зоне 
реакции, люминесценцию или образующие осадок при 
изменении концентрации того или иного компонента в 
растворе. Существуют кислотно-основные, окислительно
восстановительные, адсорбционные и комплексонометрические 
(металл индикаторы) индикаторы.

ИНДИФФЕРЕНТНЫЙ РАСТВОР - идеальный 
электропроводный раствор, электрохимические свойства 
которого не влияют на результирующий диффузионный ток 
ячейки в заданном диапазоне потенциалов.

ИОННАЯ СИЛА РАСТВОРА (м) -  полусумма 
произведений концентраций всех присутствующих в растворе 
ионов на квадрат заряда данного иона:

М=^ Х СА2-
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ИСХОДНОЕ ВЕЩЕСТВО — химическое соединение, 
используемое для приготовления раствора с точно известной 
концентрацией (первичный стандарт), удовлетворяющее ряду 
требований: 1) вещество должно быть химически чистым; 2) 
состав вещества должен точно соответствовать формуле; 3) 
вещество должно быть устойчивым при хранении; 4) должно 
иметь возможно большую молярную массу эквивалента. Лишь 
немногие вещества удовлетворяют этим требованиям.

КОАГЕЛЬ -  гелеобразный осадок, выпадающий в жидких 
средах в результате коагуляции.

КОАГУЛЯНТ -  препарат, добавление которого к 
коллоидной или дисперсной системе вызывает коагуляцию.

КОАГУЛЯТ -  осадок дисперсной фазы, выпадающий с 
коллоидной системы в случае ее дестабилизации.

КОАГУЛЯЦИЯ -  объединение частиц дисперсной фазы 
коллоидной системы в более крупные агрегаты.

КОМПЛЕКСОНОМЕТРИЯ - титриметрический анализ, 
основанный на образовании прочных соединений металлов с 
комплексонами, служащими титрантами.

КОНДЕНСАЦИЯ -  фазовый переход первого рода из 
газообразного состояния в жидкое или твердое.

К. КАПИЛЛЯРНАЯ -  образование жидкой фазы в порах и 
капиллярах твердого сорбента при поглощении паров веществ.

КОНСТАНТА-
К. ДИССОЦИАЦИИ -  константа равновесия реакций 

диссоциации.
К. НЕСТОЙКОСТИ комплекса -  константа равновесия 

процесса диссоциации комплекса.
К. РАВНОВЕСИЯ -  отношение произведения равновесных 

активностей продуктов, какой - либо реакции, взятых в 
степенях их стехиометрических коэффициентов, к 
аналогичному произведению для исходных веществ этой же 
реакции.

К. СКОРОСТИ РЕАКЦИИ -  коэффициент 
пропорциональности в дифференциальном кинетическом 
уравнении, равной скорости реакции при концентрациях 
реагентов, равных 1.
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К. УСТОЙЧИВОСТИ -  величина, обратная константе 
нестойкости комплекса.

КОНЦЕНТРАЦИЯ -  форма выражения состава системы; 
численно равна размерному отношению количества вещества 
(числа молекул, массы или числа молей данного компонента) к 
объему всей системы.

КУЛОНОМЕТРИЯ -  электрохимический метод 
исследования и анализа, основанный на измерении количества 
электричества, прошедшего через раствор при осуществлении 
электрохимической реакции.

ЛИГАНД -  обязательная составная часть комплексных 
соединений; в структуре комплексов непосредственно связан с 
комплексообразователем, а при образовании комплексов 
является донором электронных пар.

ЛЮМИНЕСЦЕНЦИЯ -  см. флуоресценция.
МАСКИРОВАНИЕ -  подавление мешающего влияния 

посторонних ионов путем действия на них окислителей, 
восстановителей или комплексообразующих веществ.

МИКРОАНАЛИЗ -  количество исследуемого вещества 
составляет 1 г или 10 мл раствора.

МОЛЯЛЬНОСТЬ -  число молей компонента раствора, 
приходящегося на 1 кг растворителя.

МОЛЯРНОСТЬ -  число молей компонента в 1 л раствора.
МОЛЯРНАЯ МАССА ЭКВИВАЛЕНТА [М(А)Тэквив (А)] -  

масса моля эквивалента, численно равная произведению 
фактора эквивалентности на молярную массу вещества.

МОЛЯРНАЯ КОНЦЕНТРАЦИЯ ЭКВИВАЛЕНТА [С(А> 
£эквив] -  число молей эквивалентов в 1 л раствора, моль/л.

ОБНАРУЖЕНИЕ -  установление факта присутствия или 
отсутствия вещества или его компонента в образце.

ОБРАТНОЕ ТИТРОВАНИЕ -  к раствору определяемого 
вещества добавляют точно известное количество другого 
вещества в избытке ( титрант 1); не вступившее в реакцию 
количество титранта 1 оттитровывают титрантом 2: А + Bi -> 
продукты реакции + остаток Вь

В] + В2 -> продукты реакции.
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ОПРЕДЕЛЕНИЕ -  установление содержания (количества, 
концентрации) какого-либо компонента в изучаемом образце.

ОСАЖДЕНИЕ -  выделение дисперсной фазы из 
запыленных газов, дисперсий и эмульсий под действием 
инерционных и/или электростатических сил.

ОСМОС — диффузия растворителя через полупроницаемую 
мембрану, разделяющую два раствора различной концентрации 
или чистый растворитель и раствор.

ОСНОВНОСТЬ — число способных замещаться на металл 
атомов водорода в кислотах.

ПЕРЕМЕННАЯ СОСТАВЛЯЮЩАЯ ПОТЕНЦИАЛА 
индикаторного электрода - амплитуда переменных импульсов, 
накладываемых на постоянное поляризующее напряжение.

ПЕРВИЧНЫЙ СТАНДАРТ— раствор, концентрация 
которого точно известна, приготовленный из исходного 
вещества. Первичные стандарты используют как для обычных 
титриметрических определений, так и для установления точной 
концентрации растворов вторичных стандартов.

ПРАВИЛО ЭКВИВАЛЕНТОВ -  вещества реагируют в 
объемах, обратно пропорциональных молярным концентрациям 
их эквивалентов:

С,-У! = С2 -V2.
ПРЯМОЕ ТИТРОВАНИЕ -  определяемое вещество в 

процессе титрования непосредственно реагирует с раствором 
титранта: А + В -> продукты реакции, где А -  раствор 
определяемого вещества: В -  раствор титранта.

Г1ЕРМАНГАНАТОМЕТРИЯ -  титриметрический метод 
определения восстановителей, при котором в качестве титранта 
используется раствор перманганата калия.

ПОТЕНЦИАЛ ВОЛНЫ - в классической полярографии 
потенциал, при которомдиффузионный ток, вызванный 
восстановлением вещества на электроде, достигает половины 
своей максимальной величины.

ПОЛУМИКРОАНАЛИЗ — количество исследуемого 
вещества составляет 0,1-0,01 г или 1,0 -  0,1 мл раствора.

ПРЕДЕЛ ОБНАРУЖЕНИЯ ( С ^  р, мкг/мл) -  
минимальная концентрация или минимальное количество
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вещества, которое может быть обнаружено или 
идентифицировано данным методом с какой-то допустимой 
погрешностью ( р -  доверительная вероятность).

ПОТЕНЦИАЛ ПИКА потенциал окисления / 
восстановления, при котором

наблюдается максимум диффузионного тока вещества.
ПРЕДЕЛЬНОЕ РАЗБАВЛЕНИЕ (Упред, мл/г) -  величина, 

обратная предельной концентрации, которая показывает, в 
какой массе растворителя содержится 1 г определяемого иона: 
V[1ред -  l:V 106/Cmin,p.

ПРИЭЛЕКТРОДНАЯ ОБЛАСТЬ - область на границе 
индикаторный электрод - раствор, в которой происходят 
окислительно-восстановительные реакции.

РАВНОВЕСИЕ -  состояние системы, при котором ее 
параметры не зависят от времени.

ФАЗОВОЕ Р. -  существование термически равновесных 
фаз в гетерогенной системе, характеризующееся минимумом 
энергии Гибса (при постоянных давлении и температуре).

ХИМИЧЕСКОЕ Р.- термодинамическое равновесие в 
системе, при котором при постоянной температуре соблюдается 
равенство скоростей прямых и обратных реакций.

РАЗНОСТЬ ПОТЕНЦИАЛОВ ПИКОВ - расстояние 
между потенциалами пиков двух веществ на 
вольтамперограмме. Характеризует возможность раздельного 
проявления пиков веществ, а следовательно, возможности их 
определения при большой разнице в концентрациях.

РАСТВОРИМОСТЬ -  свойство газообразных, жидких и 
твердых веществ переходить в растворенное состояние; 
выражается равновесным массовым отношением растворенного 
вещества и растворителя при данной температуре.

РАФИНИРОВАНИЕ -  окончательная очистка продуктов 
от примесей.

РЕАГЕНТ СПЕЦИФИЧЕСКИЙ -  реагент для 
обнаружения искомых ионов в присутствии других ионов. 
Применяется при проведении дробного метода анализа.
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РЕАГЕНТ ИЗБИРАТЕЛЬНЫЙ (СЕЛЕКТИВНЫЙ) -
реагент, который реагирует с ограниченным числом ионов. 
Используют как в дробном, так и в систематическом анализе.

РЕАГЕНТ ГРУППОВОЙ -  реагент на группу ионов с 
образованием одного и того же аналитического сигнала (чаще 
всего осадка). Используется в систематическом анализе.

РЕАКТИВ -  регламентированный по составу и свойствам 
препарат, применяемый в аналитической химии для 
специфических реакций на определенные соединения или 
группы соединений.

Р. ГРИССА -  реактив, используемый для определения 
нитритов, с которыми он дает характерное красное 
окрашивание.

ГРУППОВОЙ Р. — реактив, образующий с некоторыми 
группами неорганических веществ или определенными 
классами органических соединений характерные продукты 
реакции -  осадок, газ, окрашенный раствор.

Р. НЕСЛЕРА -  реактив, используемый для определения 
аммиака (красно-коричневый осадок), органических 
восстановителей (осадок металлической ртути) и в 
колориметрии.

РЕДОКСИМЕТРИЯ -  группа методов титриметрического 
анализа, основанных на применении окислительно
восстановительных реакций.

РТУТНОЕ ДНО, хлор - серебряный электрод, 
насыщенный каломельный электрод - различные виды 
электродов сравнения. В зависимости от типа электрода

РТУТНЫЙ КАПАЮЩИЙ ЭЛЕКТРОД (РКЭ) - ртутный 
индикаторный электрод с естественным капанием ртути. 
Отличается высокой воспроизводимостью поверхности и 
стабильностью электрохимических параметров.

СВОЙСТВА — качественные и количественные 
характеристики предмета или явления.

КОЛЛИГАТИВНЫЕ С. -  свойства разбавленных 
растворов, зависящие только от концентрации растворенного 
вещества.
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КОЭФФИЦИЕНТ ЧУВСТВИТЕЛЬНОСТИ (S) -
значение первой производной градуировочной функции при 
данном определяемом содержании. Для градуировочных 
графиков, построенных без преобразования аналитического 
сигнала и определяемого содержания, коэффициент 
чувствительности (S) равен угловому коэффициенту 
градуировочного графика: S = (dy/dc)cj.

КОЭФФИЦИЕНТ АКТИВНОСТИ (f) -  отношение 
активности к действительной концентрации иона (с): f  = а/с.

ХИМИЧЕСКИЕ С. — совокупность электромагнитных 
взаимодействий между химическими элементами, приводящих 
к образованию равновесных устойчивых систем (молекул, 
ионов, радикалов).

СЕДИМЕНТАЦИЯ — направленное движение частиц 
дисперсной фазы в поле действия гравитационных или 
центробежных сил.

СЕПАРАЦИЯ -  процесс разделения дисперсных систем на 
фазы.

СИСТЕМАТИЧЕСКИЙ АНАЛИЗ -  определенная 
последовательность обнаружения ионов -  после того, как 
мешающие обнаружению ионы удалены или замаскированы.

СИНЕРГИЗМ -  явление, характеризующееся тем, что 
суммарный эффект воздействия каких-либо факторов на объект 
или систему больше суммы эффектов воздействия каждого из 
них, взятого в отдельности.

СИНЕРЕЗИС -  самопроизвольное выделение жидкости из 
студней или гелей, сопровождающееся уменьшением их объема 
за счет уплотнения пространственной структуры.

СОЕДИНЕНИЯ
С.КОМПЛЕКСНЫЕ -  химические соединения, 

включающие фрагменты, состоящие из центрального атома (как 
правило, металла), связанного со способными к 
самостоятельному существованию молекулами или ионами.

СОЛЬВАТАЦИЯ -  взаимодействие частиц растворенного 
вещества с молекулами растворителя, приводящее к 
образованию сольватов.
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СПЕКТРОСКОПИЯ -  наука, изучающая спектры: 
является основой многих методов аналитической химии.

СТАНДАРТНЫЙ РАСТВОР (ТИТРАНТ) -  раствор с 
точно известной концентрацией.

СТАЦИОНАРНЫЙ РТУТНЫЙ ЭЛЕКТРОД - ртутный 
индикаторный электрод с висячей ртутной каплей, в которой 
производится накопление и последующее растворение вещества 
с регистрацией тока растворения.

ТИТРИРОВАНИЕ -  метод и процесс определения 
концентрации раствора путем постепенного прибавления к 
нему контролируемого количества реагирующего с ним 
гитранта до достижения конечной точки титрирования.

При титровании расходуется количество реагента, 
эквивалентное количеству титруемого вещества, в соответствии 
со стехиометрией реакции между ними при условии, что эта 
реакция практически необратима. Конечную точку титрования 
фиксируют по изменению окраски титруемого раствора или 
индикатора, который добавляют в ходе реакции, или 
устанавливают по излому или скачку на кривой титрования. По 
типу реакции, используемой при титровании, различают 
кислотно-основное, окислительно-восстановительное,
осадительное и комплексонометрическое титрование; по 
способу индикации конечной точки титрования -  визуальное, 
потенциометрическое, фотометрическое, кондуктометрическое, 
амперометрическое титрование. Титрование проводят двумя 
способами: пипетирования и отдельных навесок.

ТИТР (Т) стандартного (рабочего) раствора -  масса 
вещества (в граммах), содержащаяся в одном миллилитре 
данного раствора, г/мл.

ТИТР ПО ОПРЕДЕЛЯЕМОМУ ВЕЩЕСТВУ( Гл,в) -  
масса определяемого вещества (А), с которой реагирует один 
миллилитр данного раствора (В).

ТИТРОВАНИЕ ЗАМЕСТИТЕЛЯ (косвенное титрование)
— к раствору определяемого вещества добавляют 
вспомогательный раствор реагента (заведомо в избытке, для 
смещения равновесия реакции вправо). Продукт реакции 
(заместитель), количество эквивалентов которого в точности
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равно количеству эквивалентов определяемого вещества, 
оттитровывают раствором титранта: А + Д -» продукты реакции 
+ С, С + В -> продукты реакции, где Д -  раствор 
вспомогательного реагента; С -  заместитель; В -  раствор 
титранта.

ТОЧКА ЭКВИВАЛЕНТНОСТИ (т. эк.) -  момент, когда 
определяемое вещество полностью прореагировало с раствором 
титранта. Т. эк. -  понятие теоретическое.

ТОЧКА КОНЦА ТИТРОВАНИЯ (т. к. т.) -  момент 
изменения физического свойства (изменение окраски) 
титруемого раствора, связанный с эквивалентностью. Чаще 
всего это изменение фиксируется индикаторным или 
инструментальным способом. Следовательно, т. к. т. — понятие 
практическое. Разность объемов титранта в т. эк. и т. к. т. мала, 
но она существует из-за неадекватности изменения физического 
свойства и нашей способности наблюдать его. V (т. эк.) ф V (t . к . 
т.). Этим обусловливается наличие индикаторной ошибки 
титрования.

УЛЬТРАМИКРОАНАЛИЗ- количество исследуемого 
вещества < 10ч г или 10'3 -  1 O'6 мл раствора.

ФАКТОР ЭКВИВАЛЕНТНОСТИ [f3KB„B(A)] -  число, 
обозначающее, какая доля реальной частицы вещества А 
эквивалентна одному иону водорода или одному электрону.

ФИКСАНАЛ- запаянная ампула, в которой находится 
определенное количество соответствующего вещества. 
Фиксаналы используют для приготовления растворов 
первичных стандартов.

ФИЗИЧЕСКИЕ И ФИЗИКО-ХИМИЧЕСКИЕ МЕТОДЫ 
ОБНАРУЖЕНИ -  методы, основанные на изучении 
физических свойств исследуемых веществ (оптические, 
электрохимические, магнитные и др.); аналитический сигнал 
получают и регистрируют с помощью специальной аппаратуры.

ФЛУОРЕСЦЕНЦИЯ -  способность атомов или молекул 
вещества отдавать поглощенную энергию в виде «холодного» 
светового излучения.

ФОНОВЫЙ РАСТВОР - раствор, обладающий 
электропроводностью, в котором проводят анализ. Так как сам
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фоновый раствор может давать пики на вольтамперограм ме, то 
фоновый раствор необходимо выбирать так, чтобы потенциал 
пика его значительно отличался от потенциалов пиков 
анализируемых веществ. В качестве фоновых растворов в 
полярографии применяют 1М соляную кислоту НС1, 
аммиачный буферный раствор ОДМ NH4C1.1M хлористый 
калий KCl+Hg(N03)2*0,5H20 и т.д.

ХЕМОСОРБЦИЯ -  поглощение веществ жидким или 
твердым сорбентом с образованием химических соединений.

ХИМИЧЕСКИЙ АНАЛИЗ- совокупность готовых 
приемов анализа, в результате применения которых 
устанавливается химический состав.

ХИМИЧЕСКИЕ МЕТОДЫ ОБНАРУЖЕНИЯ — методы, 
основанные на использовании аналитических реакций; 
аналитический сигнал наблюдают главным образом визуально.

ХРОМАТОГРАФИЯ -  совокупность процессов 
разделения, анализа и физико-химических исследований, 
основанных на различии в скоростях движения 
концентрационных зон компонентов смесей веществ, 
перемещающихся в потоке подвижной фазы вдоль 
неподвижной.

ЭБУЛИОСКОПИЯ -  физико-химический метод 
исследования жидких растворов нелетучих веществ, 
основанный на измерении повышения температуры кипения 
раствора по сравнению с температурой кипения чистого 
растворителя.

ЭЛЕКТРОДЫ электронно-проводящие фазы,
находящиеся в контакте с электролитом.

ЭЛЕКТРОЛИЗ -  химические реакции, протекающие под 
действием электрического тока на электродах в растворах и 
расплавах, а также в твердых электролитах.

ЭЛЕКТРОСИНТЕЗ — метод получения сложных 
химических соединений путем электролиза.

ЭЛЕКТРОФОРЕЗ -  направленное движение заряженных 
частиц коллоидных систем в жидкой среде под действием 
внешнего электрического поля.
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ЭЛЕКТРОХИМИЯ -  раздел химии, изучающий физико
химические свойства ионных систем, а также 
электрохимические явления, возникающие на границе раздела 
двух фаз с участием заряженных частиц.

ЭЛЮЕНТ -  подвижная фаза.
ЭКВИВАЛЕНТ- реальная или условная частица вещества, 

которая в кислотно-основной реакции эквивалентна одному 
иону водорода или (в окислительно-восстановительной 
реакции) одному электрону.
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ВОПРОСЫ И ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОПОДГОТОВКИ И 
ЗАКРЕПЛЕНИЯ ПРОЙДЕННОГО КУРСА

22. Что изучает аналитическая химия?
23. Методы аналитической химии
24. Область использования аналитической химии
25. Признаки аналитической реакции
26. Факторы влияющие на поведение аналитической 

реакции
27. Что такое дробный и систематический анализ?
28. Что такое специфическая и неспецифическая реакция?
29. На чем основана классификация катионов? На каком 

основании Mg относят к I группе?
30. Характеристика II аналитической группы катионов. 

Почему в качестве группового реактива выбран карбонат, а не 
сульфат или, например, фосфат?

31. Действие группового реагента II группы. Условия 
осаждения.

32. Характеристики I, II, III групп анионов.
33. Групповые реактивы на эти группы анионов (примеры 

реакции)
34. В чём состоит сущность весового анализа (перечислите 

операции в весовом анализе).
35. Использование весового анализа в сельском хозяйстве.
36. Выбор величины навески, растворение навески.
37. Осаждение. Каким требованиям должны удовлетворять 

осадки в весовом анализе? Что такое форма осаждения и 
весовая форма?

38. Перечислите условия осаждения кристаллических и 
аморфных веществ.

39. Фильтрование. Какие фильтры применяются для 
отделения мелкокристаллических осадков.

40. Что такое соосаждение? Каковы его причины?
41. Как высушивают и прокаливают осадки? Что значит 

тигель прокалить
42. до постоянной массы?
43. Какие ошибки называются систематическими? 

Случайными?
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44. На чем основан объемный анализ? Перечислите методы 
объемного анализа.

45. Что такое рабочий раствор (стандартный)? Что такое 
приготовленный и установленный растворы?

46. Что такое титрование? Виды титриметрических 
определений: прямое, обратное, косвенное.

47. Что такое точка эквивалентности и как её определять? 
Способы обнаружения конечной точки (точки эквивалентности) 
титрования. Выбор кислотно-основных индикаторов. 
Равновесия в растворах индикаторов. Константа диссоциации 
индикаторов, интервал перехода окраски. Одшбки титрования.

48. Какие применяются способы выражения концентрации 
растворов в объемном анализе?

49. Что такое нормальность, в чем выражается? 
Определение эквивалентных масс сложных веществ. 
Определение эквивалентных масс окислителя и восстановителя 
(на примерах).

50. Что такое титр, его единица измерения? Формула, 
связывающая титр, эквивалент и нормальность?

51. Какова математическая зависимость между объемом и 
нормальными концентрациями реагирующих веществ?

52. Что представляют собой индикаторы, применяющиеся в 
объемном анализе? Что такое интервал перехода индикатора?

53. В чем сущность метода нейтрализации и что им 
, определяют? Как определить точку эквивалентности в этом
методе?

54. На чем основан метод перманганатометрии? Почему не 
нужен индикатор в данном методе?

55. Жесткость воды, ее виды. Методы устранения 
(приведите уравнения соответствующих реакций).

56. Сущность хелатометрии. Комплексоны, трилон Б 
(формула). Индикаторы, применяемые в данном методе.

57. Погенциометрия. Сущность метода. Механизм 
электродных процессов.

58. Индикаторные электроды и электроды сравнения. 
Стеклянный электрод. Определение pH.

59. Примеры практического применения
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потенциометрического титрования с использованием реакций 
осаждения, нейтрализации, комплексообразоваиия и окисления- 
восстановления.

60. Ионометрия. Классификация ионоселективных 
электродов. Электроды с жидкими и твердыми мембранами, 
ферментные электроды.

61. Спектрофотометрия. Электронные спектры поглощения. 
Реакции, используемые при фотометрии. Выбор оптимальных 
условий их проведения. Избирательность. Применение 
маскирования.

62. Закон Бугера-Ламберта-Бера. Отклонение от закона, их 
причины. Пути устранения. Оптическая плотность, молярный 
коэффициент поглощения. Выбор условий измерения 
поглощения. Построение градуировочного графика.

63. Открываемый минимум ионов Ag+ соляной кислотой 
равен 0,1 мкг. Предельное разбавление раствора равно 10000 
мл/г. Вычислить минимальный объем исследуемого раствора. 
Ответ: 0,001 мл.

64. Предельное разбавление ионов Са2+ в растворе равно 
50000 мл/г, минимальный объем раствора, необходимый для 
открытия ионов Са2+ действием оксалата аммония, равен 0,03 
мл. Вычислить открываемый минимум. Ответ: 0,6 мкг.

65. Микрокристаллоскопическая реакция открытия ионов 
Ва2+ с раствором серной кислоты удается с объемом раствора 
0,001 мл. Предельное разбавление равно 20 000 мл/г. Вычислить 
открываемый минимум. Ответ: 0,05 мкг.

66. Открываемый минимум ионов Bi3+ с • -нафтиламином 
составляет 1 мкг. Минимальный объем раствора соли висмута 
равен 0,001 мл. Вычислить предельную концентрацию и 
предельное разбавление исследуемого раствора. Ответ: 1: 1000 
г/мл; 1000 мл/г.

67. Предельная концентрация ионов Са2+ в реакции с 
оксалатом аммония равна 1:20000. Минимальный объем 
исследуемого раствора 1 • 10'3мл. Вычислить открываемый 
минимум ионов кальция в данной реакции. Ответ: 0,05 мкг.
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68. Реакция на катион Cd2" с тетрародано-(П)-меркуратом 
аммония (NH4)2[Hg(CNS)4] удается с раствором в 1 • 10'3мл. 
Предельное разбавление равно 1000 мл/г. Вычислить 
открываемый минимум. Ответ : 1 мкг.

69. Предельная концентрация открытия иона Са2, с 
пикриновой кислотой составляет 1:6500 г/мл, открываемый 
минимум 0,3 мкг. Вычислить минимальный объем. Ответ: 
0,002 мл.

70. Микрокристаллоскопическая реакция в виде 
K2PbCu(N02)6 характеризуется открываемым минимумом в 0,03 
мкг Си2" в капле, равной 0,001 мл. Вычислить предельную 
концентрацию. Ответ: 1:33000 г/мл.

71. Предельная концентрация при реакции ионов Hg2 в 
виде Hg[Co(CNS)4] равна 1:50000 г/мл, минимальный объем 
составляет 0,002 мл. Вычислить открываемый минимум. 
Ответ: 0,04 мкг.

72. Открываемый минимум реакции Ni2' с 
диметилглиоксимом равен 0,16 мкг, предельное разбавление 
составляет 300000 мл/г. Вычислить минимальный объем. 
Ответ: 0,05 мл.

73. Открываемый минимум ионов Си2+ в растворе объемом 
0,05 мл составляет 0,2 мкг. Вычислить предельное разбавление 
раствора. Ответ: 1:250000 г/мл.

74. Открываемый минимум реакции иона К+ с 
кобальтонитритом натрия Na3[Co(N02)6] составляет 0,12 мкг, 
предельная концентрация раствора равна 1:8000 г/мл. 
Вычислить минимальный объем. Ответ: 9,6 • 10^ мл.

75. Предельная концентрация реакции иона Ni2+ с 
диметилглиоксимом составляет 1:500000 г/мл. Вычислить 
открываемый минимум, если известно, что реакция удается с 
каплей объемом 0,001 мл. Ответ: 0,002 мкг.

76. Предельная концентрация ионов CN' в реакции с AgN03 
составляет 1:50000 г/мл. Вычислить открываемый минимум, 
если реакция удается с каплей объемом 3 • 10"4 мл. Ответ: 
0,006 мкг.
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77. Минимальный объем исследуемого раствора, 
необходимый для открытия ионов меди действием раствора 
аммиака, равен 0,05 мл. Открываемый минимум -  0,2 мкг. 
Определить предельную концентрацию ионов меди в растворе. 
Ответ: 1:250000 г/мл.

78. Написать качественные реакции обнаружения ионов в 
растворе с помощью группового, специфического или 
избирательного реагента, указав аналитический сигнал:_____
Вариант Ионы
1 N H /, Ва2+, С0 3 2

2 К+, Р043', N 03"
3 К+, Са2+, С032~
4 К+, Ва2+, S042‘
5 Mg2+, Са2+, СГ
6 NH4 4", Ва2+, Р043'

79. Составить схемы разделения ионов:
Вариант Катионы Анионы
1 Са2+, К+ О О - 

f ч
2 NH4+, Ва2г Р О Д  СОз2’
3 Са2+, Ва2+ СГ, N03_
4 NH4+, Ва2+ S042', N 03‘
5 NH4 +, Ва2++ Г, с г
6 К+, NHt+, Са2г сг , s o 42-
7 Ва2+, К+ Г, СГ

80. Как открыть ион бария из смеси катионов S-элементов? 
На чем основано его открытие?

81. Какую ошибку совершил студент, переоткрыв ион 
кальция?

82. Какова роль азотной кислоты при открытии иона 
серебра?

83. На чем основано удаление иона аммония и проверка 
полноты его удаления?

84. Какова растворимость хлоридов второй аналитической 
группы в воде, и как это используется в анализе?
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85. Как получить аммиачный комплекс соли серебра? 
Каким образом это используется в анализе?

8 6 . Почему при действии иона хлора на аммиачный 
комплекс соли серебра осадок не образуется, а при действии 
иона йода выпадает?

87. Какие реакции и в какой последовательности будут 
протекать, если смесь солей AgCl, Agl обработать водным 
раствором аммиака?

8 8 . Каковы пути увеличения полноты осаждения сульфата 
кальция?

89. Каковы условия открытия ионов калия?
90. Вычислить pH растворов:

Вариант Раствор Ответ
1 NaOH, массовая доля 0,2 % 12,7
2 КОН, массовая доля 0,19 % 12,47
3 НС1, массовая доля 0,36 % 1 , 0

4 HN03, массовая доля 0,32 % 1,3
5 H2 S04. массовая доля 0,4 % 1 , 1

6 NaOH, плотность 1,002 г/см3 12,95
7 КОН, плотность 1,004 г/см3 13,0
8 НС1, плотность 1,000 г/см3 1 , 0

9 HNO3, плотность 1,003 г/см3 1,7
1 0 H2 S04, плотность 1,005 г/см3 0,7
1 1 0,1 M HN02;K  = 6,9 • 10^ 2 , 1

1 2 0,2 М HCN; К=5 • 1C10 5,0
13 0,01 МНСООН;К=1,8 ■ 10^ 2,9
14 0,02 М СН3СООН; К=1,74 ■ 10' 5 3,24
15 0,5 М NH4OH; К=1,76 ■ 10' 5 11,03

91. Вычислить pH растворов следующих протолитов:
Вар-т Раствор Конц-ия Ответ

1
CH3COONa; 0,1 М 8 , 8 8К(СН3СООН)=1,74 • 10' 5

2 NH4 CI; K(NH4 0 H)=1 , 7 6  • 10’ 5 0,1 М 5,12
3 KCN; K(HCN)=6,2 • Ю' 10 ОД М 11,15
4 NH4 CN; K(HCN)=6,2 ■ Ю' 10 ОД М 9,27
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5 Na2S03; K(HS03 )=6,2 • Ю'10 0,1 M 10,1
6 NaHS03; K(H2S03)=1,4 • 10‘2 0,1 M 7,42
7 Na2C03; K(HC03 )=4,8 • 10 11 0,1 M 11,66
8 NaHC03; K(H2C03)=4,5 • 10'7 0,1 M 9,67
9 NaCIO; K(HC10)=5,0 • 10'8 0,1 M 10,26
10 NaHS; K(H2S)=1,0 • I O'7 0,1 M 9,99
11 HCOONa; K(HCOOH)=l,8 • 10^ 0,1 M 8,37
12 CH3COOK;K(CH3COOH)=l,74 • 105 0,01 н 8,4

13 CH3COONa;
K(CH3COOH)=l ,74 • 10'5 0,25 н 9,1

14 HCOONa; K(HCOOH)=l,8 • 10-4 0,03 н 8,1
15 KCN; K(HCN)=6,2 • 10'10 0,04 н 10,9

92. Рассчитать растворимость СаСОз в воде и в 0,05 М 
растворе KN03. Ответ: 6,16 • 10'5; 1,4 • 10"4.

93. Рассчитать растворимость AgCl в воде и в 0,05 М 
растворе KN03. Ответ: 1,34 • 10"5; 1,65 • 10'5.

94. Рассчитать растворимость CdC2 0 4  в воде и в 0,03 М 
растворе К2С20 4. Ответ: 1,2 • 10-4; 2,8 • 10"6.

95. Рассчитать растворимость Cd(CN)2 в воде и в 0,05 М 
растворе KCN. Ответ: 1,35 • 10’3; 9,90 • 10"6.

96. Рассчитать растворимость Ag2Cr04 в воде и в 0,1 М 
растворе КС1. Ответ: 6,5 • 10'5; 1,09 • ЮЛ

97. Рассчитать растворимость Zn3(P04)2 при следующих 
условиях: а) ионная сила равна 0; б) в присутствии 0,01 М 
раствора КС1; в) в присутствии 0,01 М раствора NH4CI. Ответ: 
а) 1,9 • 10'7; б) 3,5 • 10А; 1,7 • 10'5.

98. Рассчитать растворимость Mg(OH)2 при следующих 
условиях: а) ионная сила равна 0; б) в присутствии 0,05 М 
раствора КС1; в) в присутствии 0,0 М раствора NH4CI. Ответ: 
а) 1,4 • 10ч; б) 2 * 10 4; 2,2 • 10ч.

99. Рассчитать растворимость ВаСЮ4 при следующих 
условиях: а) ионная сила равна 0; б) при pH = 4 (образованием 
Сг20 72- пренебречь). Ответ: а) 3,3 • 10^; б) 3,6 • 10”4.
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100. Выпадет ли осадок SrS04, если к 1 мл 0,01 М раствора 
Sr(N03)2 прибавить равный объем насыщенного раствора 
CaS04. Ответ', да.

101. Рассчитать pH полного осаждения оксалата кальция 0,1 
М раствором оксалата аммония. Ответ: 2,6.

102. Рассчитать pH полного осаждения Mg(OH)2. Ответ:
11,53.

103. Рассчитать растворимость MgNH4P04 в 0,1 М растворе 
NH4C1. Ответ: 7,2 • 10 2.

104. Можно ли разделить Mg2+ и Fe3+ осаждением в виде 
гидроксидов из раствора, содержащего по 0,1 М хлоридов 
железа и магния. Ответ: да.

105. Рассчитать pH начала и конца осаждения Си(ОН)2 из 
0,1 М раствора хлорида меди. Ответ: 4,66; 7,16.

106. Рассчитать pH начала и конца осаждения РЬ(ОН)2 из 
0,2 М раствора РЬС12. Ответ: 12,35.

107. Вычислите концентрацию ионов серебра в 0,1 М 
[Ag(NH3)2]Cl, если константа неустойчивости комплексного 
иона равна 5,89 • 10~8. Раствор соли содержит 5 г/л NH3. 
Ответ: 7,01 • 10~8.

108. Константа неустойчивости иона [Ag(CN)2]“ составляет
1,0 • 10-21. Вычислите концентрацию ионов серебра в 0,01 М 
K[Ag(CN)2], содержащем, кроме того, 0,05 моль NaCN в 1 л. 
Степень диссоциации комплексной соли принять равной 1. 
Ответ: 0,4 • Ю~20.

109. Определите концентрацию ионов цинка в 0,5 л 0,05 М 
K2[Zn(CN)4], содержащем 0,05 моль KCN. Степень диссоциации
KCN равна 85 %. KH[Zn(CN)4]2- = 1,0 • 10 16. Ответ: 9,21 • 10'
11

110. Произойдет ли образование осадка CdC03, если к 2 л 
0,05 М раствора K2[Cd(CN)2], содержащего избыток 0,6 М KCN, 
добавить 1 л 0,03 М раствора K2C03. KH[Cd(CN)4] = 7,66 • 10“18; 
Ks(CdC03) = 2,5 • 10-14. Ответ: нет.

111. Произойдет ли образование осадка ZnC03, если к 0,005 
М раствору [Zn(NH3)4](N03)2, содержащему 0,05 моль NH3, 
прибавить равный объем 0,001 М раствора К2СОэ? Константа
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неустойчивости [Zn(NH3)4]2+ равна 2 • 10'9. Произведение 
растворимости ZnC03 составляет 6,0 • 10'". Ответ: да.

112. Константа неустойчивости иона [Cdl4]2- составляет 
7,94 • 10~7. Вычислить концентрацию ионов кадмия в 0,1 М 
растворе K2[CdI4], содержащем 0,1 моль KI в 1 л раствора. 
Ответ: 7,94 • 10"4.

113. Рассчитать равновесную концентрацию [Ag(NH3)2]+ в 
0,01 М растворе AgN03 в присутствии 2 М NH3. Ответ: 
2,3 • Ю-9.

114. При какой концентрации ионов S2~ произойдет 
выпадение осадка FeS из 0,003 М раствора K4 [Fe(CN)6], 
содержащего 0,01 моль KCN в 2 литрах раствора. Произведение 
растворимости FeS равно 3,7 • 10'19; константа нестойкости 
комплексного иона [Fe(CN)6]4- равна 1,0 • 10'24. Ответ: 
1,85 • 10‘6.

115. Вычислить концентрацию ионов цинка в растворе, 
содержащем 0,02 моль/л сульфата цинка и 0,1 моль/л аммиака. 
Ответ: 1,0 • 10"5.

116. Образуется ли осадок Agl при смешении 0,2 М 
раствора K[Ag(CN)2] с равным объемом 0,2 М раствора KI. 
Ответ: да.

117. Имеются два 0,1 М раствора [Ag(NH3)2]Cl и 
K[Ag(S20 3)]. В каком растворе концентрация ионов серебра 
больше? Ответ: в растворе аммиаката.

118. Рассчитайте условную константу устойчивости FeFs2- 
при рН=1. Ответ: 1,24 • 1016.

119. Рассчитать условную константу устойчивости 
FeJHzPO/J4- при рН=5,0. Ответ: 3,15 • 103.

120. Будет ли выпадать осадок при пропускании H2S через 
0,1 М раствор K2[Cd(CN)4], если [S2 ] = 10"2 М. Ответ: да.

121. Рассчитать равновесную концентрацию FeF2' в 0,100 М 
растворе хлорида железа (III) в присутствии I М фторида 
аммония. Ответ: 2,0 • 10'5.
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122. В каком случае образуется более чистый 
крупнокристаллический осадок сульфата бария по сравнению с 
осадком, полученным при осаждении серной кислотой?

123. Какой реагент — К 2С2О4, Na2C2 0 4, Н2С20 4 или 
(NH4 )2C2 0 4 -  целесообразно использовать при осаждении 
оксалата кальция?

124. Какие требования предъявляются к осаждаемой и 
гравиметрической формам?

125. От каких факторов зависят размер и число частиц 
осадка?

126. Какие требования предъявляются к осадителю в 
гравиметрическом анализе?

127. Какую массу Fe3 0 4 следует взять для получения 0,200 г 
Fe2 0 3. Ответ: 0,19 г.

128. Вычислить фактор пересчета для вычисления массы 
HF, определяемого по схеме: HF ->■ CaF2 -> CaS04. Ответ: 
0,2939.

129. Из навески 1,2250 г суперфосфата получили 
прокаленный осадок CaS04 массой 0,3756 г. Вычислить 
массовую долю (%) Са3 (Р04) 2 в суперфосфате. Ответ: 23,29%.

130. Из раствора хлорида магния получили осадок 
оксихинолината магния Mg(C9H6 ON) 2  массой 0,2872 г. Сколько 
граммов магния содержится в исследуемом растворе? Ответ: 
0,0223 г.

131. Технический хлорид бария содержит около 97% 
ВаС12 -2Н20. Какую навеску его следует взять для получения 
0,300 г осадка BaS04. Ответ: 0,320 г.

132. Какой объем 0,5 М Na2HP04 потребуется для 
осаждения магния в виде MgNH4P0 4 из сплава, содержащего 
90% магния. Ответ: 37,0 мл.

133. Вычислить фактор пересчета для определения Р20 5, 
если анализ выполняли по схеме: Р2О5 -> Р043‘ -» (NH4 )3P0 4 

РЬМо04. Ответ: 0,0161.
134. К 20 мл 0,1 н НС1 прилито 30 мл 0,1 н NaOH. Чему 

равен pH полученного раствора?
135. К 55 мл 0,2 н КОН прибавлено 45 мл 0,2 н НС1. Чему 

равен pH полученного раствора?
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136. Смешали 20 мл 0,1 н NaOH и 10 мл 0,15 н раствора 
НС1. Вычислить pH полученного раствора.

137. К 500 мл 0,05 н КОН прибавлено 500 мл 0,04 н HNO3 . 
Чему равен pH полученного раствора?

138. К 0,2 н НС1 прибавлен равный объем 0,15 н NaOH. 
Определить pH и рОН полученного раствора.

139. К 1 л 0,001 н HNO3 прибавлен 1 мл 1 н КОН. Чему 
равны pH и рОН полученного раствора?

140. К 20 мл 0,04 н НС1 прибавлено 45 мл 0,02 н КОН. 
Найти pH и рОН полученного раствора.

141. К 15 мл 0,025 н НС1 прибавлено 10 мл 0,050 н NaOH. 
Найти pH и рОН полученного раствора.

142. Определить [Н ] и [ОН-] раствора, если рН=2,6.
143. Определить [Н+] и [ОН ] раствора, если рН=5,2.
144. Определить [ЬГ] и [ОН"] раствора, если рН=8,3.
145. Определить [Н+] и [ОН-] раствора, если рН=9,4.
146. Определить [Н+] и [ОН-] раствора, если рН=12,2.
147. Определить [Н+] и [ОН-] раствора, если рН=11,8.
148. Определить [Н ] и [ОН'] раствора, если рН=10,3.
149. К 25,00 мл раствора КОН неизвестной концентрации 

прибавлено 50,00 мл раствора H2S04 (К=0,9500 к 0,1 н). На 
титрование избытка кислоты израсходовано 28,90 мл раствора 
NaOH (К=0,8570 к 0,1 н). Какова нормальность раствора КОН? 
Ответ-. 0,09092 н.

150. К 20,00 мл раствора НС1 неизвестной концентрации 
прилито 25,00 мл раствора КОН (К=0,8000 к 0,1 н). Для 
обратного титрования избытка щелочи пришлось израсходовать 
1,55 мл раствора H2 SO4 (К=1,200 к 0,1 н). Определить К(НС1) к 
0,1 н. Ответ-. 0,9070 к 0,1 н.

151. Навеска кальцита 1,5780 г растворена в 50,00 мл 
соляной кислоты (Т=0,04000). По окончании реакции раствор 
переведен в мерную колбу на 500,0 мл и доведен до метки. На 
титрование 50,00 мл полученного раствора расходуется 23,45 
мл раствора NaOH (Т=0,00400). Вычислить массовое 
содержание СаСОз в образце (в %). Ответ: 99,59 %

152. Навеску фосфорной кислоты массой 0,1182 г 
растворили в воде и на ее титрование по фенолфталеину
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израсходовали 22,18 мл ОД М NaOH (К=0,9519). Определить 
массовую долю (в %) фосфорной кислоты в пересчете на Р2 О5. 
Ответ: 87,52% Н3Р04; 63,39% Р20 5.

153. Вычислить массовую долю (%) свободного SO3 в 
олеуме, если на титрование 1 , 2 0 0  г олеума в присутствии 
метилового оранжевого израсходовано 49,25 мл 0,5202 М 
NaOH. Ответ: 20,85%.

154. Какую массу КН2Р0 4 нужно взять на анализ, чтобы на 
титрование ее с фенолфталеином потребовалось 20,00 мл 0,1 М 
КОН. Ответ: 0,2700 г.

155. На титрование раствора, содержащего 3,158 г 
технического КОН, израсходовали 27,45 мл раствора НС1 
[T(HCl/NaOH)=0,07862]. Вычислить массовую долю (в %) КОН 
в образце. Ответ: 95,86%.

156. Навеску Н2С20 4 • 2Н20  массой 0,600 г растворили в 
мерной колбе вместимостью 100,0 мл. На титрование 20,00 мл 
полученного раствора израсходовали 18,34 мл NaOH. 
Определить молярную концентрацию раствора NaOH и его титр 
по Н2С20 4. Ответ: 0,1038; 0,004673 г/мл.

157. К 50,00 мл раствора НС1 (К=0,9500 к 0,2 н) прибавлено w
25.00 мл раствора NaOH неизвестной концентрации. При этом 
среда раствора осталась кислой. На титрование оставшейся 
кислоты затрачено 2,50 мл раствора КОН (К= 1,2780 к 0,1 н). 
Определить K(NaOH). Ответ: 0,7344 к 0,5 н.

158. На титрование раствора, полученного разбавлением
1.000 мл H2 S0 4 плотностью 1,716 г/см3, расходуется 49,00 мл 
раствора NaOH (К=1,1280 к 0,5 н). Вычислить массовое 
содержание S0 3 в образце (в %). Ответ: 64,48%.

159. Навеска калийной щелочи массой 7,6240 г растворена в 
мерной колбе на 500,0 мл. На титрование 25,00 мл полученного 
раствора расходуется 32,20 мл НС1. T(HC1/Na20) = 0,006442. 
Вычислить массовое содержание КОН в образце (в %). Ответ: 
98,52%.

160. Какие титранты-окислигели применяются в 
окислительно-восстановительных методах. Их характеристика и 
примеры определений с использованием титрантов- 
окислителей.
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161. Какие вещества применяют для установки 
характеристик раствора КМп04? Напишите уравнения реакций 
стандартизации раствора КМп04.

162. Каковы особенности приготовления стандартного 
раствора КМп04 и условия его хранения?

163. Каковы особенности приготовления стандартного 
раствора йода и условия его хранения?

164. Каковы особенности приготовления стандартного 
раствора тиосульфата натрия и условия его хранения?

165. Какими способами фиксируется точка эквивалентности 
в методах окисления-восстановления? Приведите примеры.

166. Как подбираются редокс-индикаторы? Приведите 
примеры.

167. Как зависит величина скачка титрования от 
произведения растворимости, температуры и концентрации 
раствора в осадительном титровании?

168. Как зависит величина скачка титрования от константы 
устойчивости комплексного соединения, температуры, 
концентрации и pH среды?

"* 169. Какие индикаторы применяются в
комплексонометрии? Каков механизм их действия?

170. Как рассчитывается потенциал в точке 
эквивалентности в редоксметрии?

171. Почему фактор эквивалентности КМп04 различен? 
Рассчитайте его значение в разных средах.

172. Рассчитайте значение потенциала в точке 
эквивалентности при перманганатометрическом тировании 
нитрит-ионов.

173. Рассчитайте значение потенциала в точке 
эквивалентности при бихроматометрическом титровании 
железа (II).
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ИНТЕРЕСНЫЕ ФАКТЫ В ХИМИИ И НЕ ТОЛЬКО..

-  Как-то английский химик Бойль приготовил водный 
настой лакмусового лишайника. Склянка, в которой он хранил 
настой, понадобилась для хлороводородной кислоты НС1. 
Вылив настой, Бойль залил в склянку кислоту и с удивлением 
обнаружил, что кислота стала красной. Тогда он добавил 
несколько капель настоя к водному раствору гидроксида натрия 
NaOH и увидел, что раствор стал синим. Так был открыт 
первый кислотно-основный индикатор, названный лакмусом. 
Впоследствии Бойль, а затем и другие исследователи стали 
пользоваться бумажками, пропитанными настоем лакмусового 
лишайника и потом высушенными. Лакмусовые бумажки 
становились синими в щелочном и красными -  в кислом 
растворе.

-  В 1916 г. на Баденской анилиново-содовой фабрике в 
Германии обнаружили забытый стальной баллон со сжатым 
монооксидом углерода СО. Когда баллон вскрыли, то на дне его 
оказалось около 500 мл желтой маслянистой жидкости с 
характерным запахом и легко сгорающей на воздухе. 
Жидкостью в баллоне был пентакарбонил железа [Fe(CO)s], 
постепенно образовавшийся под повышенным давлением в 
результате реакции Fe + 5СО = [Fe(CO)s]. Находка положила 
начало промышленному способу получения карбонилов 
металлов -  комплексных соединений с удивительными 
свойствами.

-  Однажды в одном из районов США взорвался газопровод 
природного газа. Это произошло весной при температуре 
воздуха 15°С. В месте разрыва трубопровода, внутри, 
обнаружили белое вещество, похожее на снег, с запахом 
транспортируемого газа. Оказалось, что разрыв был вызван 
закупоркой трубопровода новым соединением природного газа 
состава СпН2п+2(Н20)х, называемого теперь соединением 
включения, или клатратом. Газ не был тщательно осушен, и 
вода вступила в межмолекулярное взаимодействие с 
молекулами углеводородов, образуя твердый продукт -  клатрат. 
С этой истории и началось развитие химии клатратов,
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представляющих собой кристаллический каркас из молекул 
воды или другого растворителя, в полости которого включены 
молекулы углеводородов.

-  Известно, что кровь здорового человека имеет pH 7,3-7,4. 
Точнее, плазма крови имеет pH около 7,36 -  то есть 
концентрация катионов оксония НЗО+ здесь составляет 4,4 . 10- 
8  моль/л. А содержание гидроксид-ионов ОН- в плазме крови —
2,3 . 10-7 моль/л, примерно в 5,3 раз больше. Таким образом, 
реакция крови очень слабощелочная. Изменения концентрации 
катионов оксония в крови обычно незначительны, во-первых, 
благодаря постоянной физиологической регулировки кислотно
щелочного равнвесия в процессе жизнедеятельности организма, 
а во-вторых, из-за наличия в крови особых «буферных систем». 
Буферные системы в химии -  это смеси слабых кислот с солями 
тех же кислот (или слабых оснований с солями тех же 
оснований). Примеры буферных систем -  это растворы смеси 
уксусной кислоты СН3СООН и ацетата натрия СНзСООМа или 
гидрата аммиака NH3 . Н20  и хлорида аммония NH4CI. За счет 
сложных химических равновесий буферная система крови 
поддерживает примерно постоянный водородный показатель 
даже при введении «лишней» кислоты или щелочи. Для плазмы 
крови самая важная буферная система -  это карбонатная (она 
состоит из гидрокарбоната натрия NaHC03 и угольной кислоты 
Н2 С03), а также ортофосфатная (гидроортофосфат и 
дигидроортофосфат натрия Na2HP04 и NaH2P04) и белковая 
(гемоглобиновая). Карбонатная буферная система хорошо 
справляется с регулированием кислотности крови. Если в кровь 
поступает повышенное количество молочной кислоты, которая 
образуется в мышцах из глюкозы при напряженной физической 
работе, то она нейтрализуется. Получается угольная кислота, 
которая удаляется в виде газообразного диоксида углерода, 
уходящего с дыханием через легкие. При перенапряжении или 
болезни в кровь поступает слишком много органических 
кислот, механизмы регулирования отказывают, и кровь 
приобретает излишнюю кислотность. Если pH крови 
приближается к 7,2 -  это сигнал о серьезных нарушениях 
жизнедеятельности организма, а при pH 7,1 и ниже -
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необратимые изменения грозят смертельным исходом. А 
желудочный сок человека содержит кислоту и отвечает pH от
0,9 до 1,6. Благодаря большому количеству хлороводородной 
кислоты желудочный сок имеет бактерицидное действие. 
Кишечный сок имеет почти нейтральную реакцию (pH от 6,0 до 
7,6). Наоборот, слюна человека всегда щелочная (pH 7,4 -  8,0). 
А регулируется кислотность «человеских соков» мочой, где 
концентрация катионов оксония Н3 0 + очень непостоянна: pH 
этой жидкости может снижаться до 5,0 и даже до 4,7 либо 
повышаться до 8 , 0  -  в зависимости от состояния обмена 
веществ человека. Кислая среда подавляет жизнедеятельность 
вредных микроорганизмов и поэтому служит своеобразной 
защитой от инфекции. А вот щелочная среда -  сигнал о наличии 
воспалительных процессов, а значит, о болезни.

-  В 1872 г. в лаборатории профессора Аира Ремсена (1846- 
1927) в Балтиморе (США) работал молодой русский эмигрант 
Фальберг. Случилось так, что окончив синтез некоторых 
производных луолсульфамида C6H4 (S0 2 )NH2(CH3), Фальберг 
отправился в столовую, забыв вымыть руки. Во время обеда он 
почувствовал сладкий вкус во рту. Это его заинтересовало... Он 
поспешил в лаборатории начал проверять все реагенты, которые 
применил в синтезе. Среди отбросов в сливной чаше Фальберг 
обнаружил выброшенный им накануне промежуточный продукт 
синтеза, который был очень сладким. Вещество назвали 
сахарином, химическое же его название — имид о- 
сульфобензойной кислоты C6H4 (S0 2)C0 (NH). Сахарин 
отличается своим необыкновенно сладким вкусом. Его сладость 
превосходит в 500 раз сладость обыкновенного сахара. Сахарин 
употребляют в качестве заменителя сахара для больных 
диабетом.

-  В 1903 г. французский химик Эдуард Бенедиктус (1879- 
1930) во время одной из работ неосторожно уронил на пол 
пустую колбу. К его удивлению, колба не разбилась на куски, 
хотя стенки покрылись множеством трещин. Причиной 
прочности оказалась пленка раствора коллодия, который 
раньше хранился в колбе. Коллодий -  раствор нитратов 
целлюлозы в смеси этанола С2Н5ОН с этиловым эфиром
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(С2Н5)2 0 . После испарения растворителей нитраты целлюлозы 
остаются в виде прозрачной пленки. Случай натолкнул 
Бенедиктуса на мысль о небьющемся стекле. Склеивая под 
небольшим давлением два листа обычного стекла с прокладкой 
из коллодия, а затем три листа с прокладкой из целлулоида, 
химик получил трехслойное небьющееся стекло «триплекс». 
Напомним, что целлулоид -  прозрачная пластмасса, получаемая 
из коллодия, к которому добавляют пластификатор -  камфару.

-  В 1889 г. в лаборатории Монда было обращено внимание 
на яркое окрашивание пламени при сжигании газовой смеси, 
состоящей из водорода Нг и монооксида углерода СО, когда эту 
смесь пропускали через никелевые трубки или никелевый 
вентиль. Исследование показало, что причиной окрашивания 
пламени является наличие в газовой смеси летучей примеси. 
Примесь выделили путем вымораживания и проанализировали. 
Ею оказался тетракарбонил никеля [Ni(CO)4]. Так был открыт 
первый карбонил металлов семейства железа.

-  В 1836 г. русский физик и электротехник Борис 
Семенович Якоби, (1801-1874) проводил обычный электролиз 
водного раствора сульфата меди CuS04 и на одном из медных 
электродов увидел образовавшееся тонкое медное покрытие: 
[Cu(H20 )4]2+ + 2е- = Си| + 4Н20 . Обсуждая это явление, Якоби 
пришел к мысли о возможности изготовления медных копий с 
любых вещей. Так началось развитие гальванопластики. В этом 
же году впервые в мире путем электролитического 
наращивания меди Якоби изготовил клише для печатания 
бумажных денежных знаков. Предложенный им метод вскоре 
распространился в других странах.

-  Однажды на химическом складе обнаружили две забытые 
бутыли диизопропилового эфира -  бесцветной жидкости 
(СН3)2СНОСН(СН3) 2  с температурой кипения 6 8 °С. К 
удивлению химиков, на дне бутылей оказалась кристаллическая 
масса, похожая на камфару. Кристаллы выглядели вполне 
безобидно. Один из химиков вылил жидкость в раковину и 
попытался растворить кристаллический осадок водой, но это 
ему не удалось. Тогда бутыли, которые не удалось вымыть, 
отвезли на городскую свалку без всяких предосторожностей. А
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там кто-то кинул в них камнем. Последовал сильнейший взрыв, 
по мощности равный взрыву нитроглицерина. Впоследствии 
выяснилось, что в эфире в результате медленного окисления 
образуются полимерные пероксидные соединения — сильные 
окислители, огнеопасные и взрывчатые вещества.

-  Химик Уильям-Менсфилд Кларк (1884-1964) из 
Медицинского колледжа штата Алабама (США), решив утопить 
пойманную крысу, погрузил ее с головой в первый попавшийся 
ему на глаза стакан с силиконовым маслом, стоявший на 
лабораторном столе. К его удивлению, крыса не захлебнулась, а 
дышала жидкостью почти 6  часов. Оказалось, что силиконовое 
масло было насыщено кислородом для какого-то опыта. Это 
наблюдение послужило началом работ по созданию 
«дыхательной жидкости» и искусственной крови. Силиконовое 
масло -  жидкий кремнийорганический полимер, способный 
растворять и удерживать до 20% кислорода. В воздухе, как 
известно, содержится 21% кислорода. Поэтому силиконовое 
масло и обеспечивало некоторое время жизнедеятельность 
крысы. Еще большее количество кислорода (более 1 л на 
каждый литр жидкости) поглощает перфтордекалин C10Fi8, 
применяемый в качестве искусственной крови.

- В  1811 г. английский химик Дэви пропускал газообразный 
хлор через воду, охлажденную до 0°С, для очистки его от 
примеси хлороводорода. Уже тогда было известно, что 
растворимость НС1 в воде резко возрастает с понижением 
температуры. Дэви с удивлением увидел в сосуде желто- 
зеленые кристаллы. Природу кристаллов он установить так и не 
смог. Только в нашем веке было доказано, что кристаллы, Дэви, 
имеют состав С12 -(7+х)Н20  и являются полученные 
нестехиометрическими соединениями включения, или 
клатратами. В клатратах молекулы воды образуют 
своеобразные клетки, замкнутые со сторон и включающие 
молекулы хлора. Случайное наблюдение Дэви положило начало 
химии клатратов, имеющих разнообразное практическое 
применение.

— В 1828 г. немецкий химик Вёлер пытался получить 
кристаллы цианата аммония NH4 NCO. Он пропустил аммиак
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через водный раствор циановой кислоты HNCO в соответствии 
с реакцией HNCO + NH3 = NH4NCO. Полученный раствор 
Вёлер выпарил до образования бесцветных кристаллов. Каково 
же было его удивление, когда анализ кристаллов показал, что 
им получен не цианат аммония, а хорошо известная мочевина 
(NH2)2CO, называемая теперь карбамидом. Мочевину до Вёлера 
получали только из человеческой мочи. Взрослый человек 
ежедневно выделяет с мочой около 20 г мочевины. Вёлеру 
никто из химиков того времени не поверил, что органическое 
вещество можно получить вне живого организма. Считалось, 
что органические вещества могут образовываться только в 
живом организме под воздействием «жизненной силы». Когда 
Вёлер сообщил шведскому химику Берцелиусу о своем синтезе, 
то получил от него следующий ответ: «...Тот, кто положил 
начало своему бессмертию в моче, имеет все основания 
завершить свой путь вознесения на небеса при помощи того же 
предмета...» Синтез Вёлера открыл широкую дорогу 
получению многочисленных органических веществ из 
неорганических. Много позднее было установлено, что при 
нагревании или при растворении в воде цианат аммония 
превращается в мочевину: NH4NCO = (МНгЬСО.

— Римский ученый-энциклопедист Марк Терентий Варрон 
(116-27 гг. до н. э.) в своем произведении «Человеческие и 
божественные древности» рассказал легенду. Как-то вдоль 
морского берега шел с собакой житель финикийского города 
Тира. Собака, найдя среди гальки небольшую ракушку, 
выброшенную прибоем, раздавила ее зубами. Пасть пса сразу 
стала красно-синей. Так был открыт знаменитый природный 
краситель -  античный пурпур, который называли также 
тирским пурпуром, королевским пурпуром. Этим красителем 
окрашивали одежду императоров Древнего Рима. Источник 
пурпура -  хищные моллюски-багрянки, которые питаются 
другими моллюсками, предварительно разрушая их раковину 
кислотой, выделяемой слюнными железами. Пурпур извлекали 
из пурпурных желез багрянок. Цвет красок в прошлом 
отождествляли с различными символами. Пурпур был 
символом достоинства, силы и могущества. В 1909 г. немецкий
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химик Пауль Фридлендер (1857-1923) получил путем сложного 
синтеза диброминдиго [C6H3Br(CO)NHC] 2 и доказал его 
тождество с пурпуром средиземноморской багрянки.

-  В 1811 г. английский химик Дэви, забыв, что в сосуде уже 
находится монооксид углерода СО -  газ без цвета и запаха,- 
впустил в этот сосуд хлор С]2 , который он хотел сохранить для 
опытов, намеченных на следующий день. Закрытый сосуд 
остался стоять на лабораторном столе около окна. День был 
яркий и солнечный. На следующий день утром Дэви увидел, что 
хлор в сосуде потерял свою желтовато-зеленоватую окраску. 
Приоткрыв кран сосуда, он почувствовал своеобразный запах, 
напоминающий запах яблок, сена или разлагающейся листвы. 
Дэви исследовал содержимое сосуда и установил присутствие 
нового газообразного вещества СС120, которому дал название 
«фосген», что в переводе с греческого означает «рожденный 
светом». Современное название СС120  -  оксиддихлорид 
углерода. В сосуде, оказавшемся на свету, протекала реакция 
СО + С12 = СС120. Так было открыто сильное отравляющее 
вещество общетоксического действия, широко использованное 
в первую мировую войну. Способность в самых ничтожных 
концентрациях постепенно поражать организм сделала фосген 
опасным ядом при любом его содержании в воздухе. В 1878 г. 
обнаружили, что фосген образуется из смеси СО и С12 в 
темноте, если в этой смеси присутствует катализатор — 
активированный уголь. При действии воды фосген постепенно 
разрушается с образованием угольной Н2СОЗ и 
хлороводороднойНО кислот: СС120  + 2Н20  = Н2С 0 3 + 2НС1 
Водные растворы гидроксидов калия КОН и натрия NaOH 
разрушают фосген моментально: СС120  + 4КОН = К2 С0 3 + 
2КС1 + 2Н20. В настоящее время фосген применяют в 
многочисленных органических синтезах.

-  Это событие произошло более 3000 лет тому назад. 
Прославленный греческий художник Никий ожидал прибытия 
заказанных им белил с острова Родос в Средиземном море. 
Корабль с красками прибыл в афинский порт Пирей, но там 
неожиданно вспыхнул пожар. Пламя охватило и корабль Никия. 
Когда пожар погасили, расстроенный Никий подошел к
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останкам корабля, среди которых увидел обгоревшие бочки. 
Вместо белил он обнаружил под слоем угля и золы какое-то 
ярко-красное вещество. Пробы Никия показали, что это 
вещество -  превосходная красная краска. Так пожар в порту 
Пирей подсказал путь изготовления новой краски, названной 
впоследствии суриком. Для ее получения стали прокаливать 
белила или основный карбонат свинца на воздухе: 
2[Pb(0H)2 -2PbC03] + 0 2 = 2(Pb2IIPbIV)04 + 4С02|  + 2 Н20 | .  
Сурик -  это тетраоксид свинца^Г^-дисвинца^!).

-  Явление каталитического действия платины было открыто 
случайно. Немецкий химик Дёберейнер занимался химией 
платины. Он получил губчатую, очень пористую платину 
(«платиновую чернь») прокаливая гексахлороплатинат аммония 
(NH4)2 [PtCl6]: (NH4)2 [PtCl6] = Pt + 2NH3 T+ 2С12Т + 2НС1|. В 1823 
г. во время одного из опытов кусочек губчатой платины Pt 
оказался около прибора для получения водорода Н2. Струя 
водорода, смешавшись с воздухом, попала на платину, водород 
вспыхнул и загорелся. Дёберейнер сразу оценил значение 
своего открытия. Спичек в то время не было. Он 
сконструировал прибор для зажигания водорода, получивший 
название «огниво Дёберейнера», или «зажигательной 
машинки». Этот прибор вскоре стали продавать по всей 
Германии. Платину Дёберейнер получал из России с Урала. В 
этом ему помог его друг И.-В. Гёте, министр Веймарского 
герцогства во время правления Карла-Августа. Сын герцога был 
женат на Марии Павловне, сестре двух русских царей -  
Александра I и Николая I. Именно Мария Павловна была 
посредницей в получении Дёберейнером платины из России.

— Французский химик Пруст изучал действие кислот на 
природные минералы. В некоторых опытах неизменно 
выделяли отвратительно пахучий газ сероводород H2 S. В один 
из дней, действуя на минерал сфалерит (сульфид цинка ZnS) 
хлороводородной кислотой HCI: ZnS + 2НС1 = H2 S | + ZnCl2, 
Пруст заметил, что голубой водный раствор сульфата меди 
CuS04 в стоявшем рядом стакане покрылся коричневой 
пленкой. Он подвинул стакан с голубым раствором ближе к 
стакану, из которого выделялся H2 S, и, не обращая внимания на
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запах, стал перемешивать голубой раствор. Вскоре голубой цвет 
исчез, а на дне стакана появился черный осадок. Анализ осадка 
показал, что он является сульфидом меди: CuS04 + H2S = CuSJ, 
+ H2 S04. Так, видимо, впервые было обнаружено образование 
сульфидов некоторых металлов при действии сероводорода на 
их соли.

-  Один немецкий пастух в 1813 г. нашел около 
заброшенной каменоломни желтоватые и серые камни -  агаты. 
Он решил подарить их жене и положил на время около костра. 
Каково же было удивление, когда утром он увидел, что одни 
агаты стали красные, а другие получили красноватый отлив. 
Пасту х отнес один из камней знакомому ювелиру и поделился с 
ним своим наблюдением. Вскоре ювелир открыл мастерскую по 
изготовлению красных агатов, а позднее продал свой рецепт 
другим немецким ювелирам. Так был найден способ изменения 
окраски некоторых драгоценных камней при их нагревании. 
Заметим, что цена красных агат была в то время вдвое больше, 
чем желтых, а тем более серых их разновидностей.

-  Взрывчатые свойства триоксохлората калия КС103 

Бертолле обнаружил случайно. Он начал растирать кристаллы 
КСЮз в ступке, в которой на стенках осталось небольшое 
количество серы, не удаленное его помощником от предыдущей 
операции. Вдруг произошел сильный взрыв, пестик вырвало из 
рук Бертолле, лицо его было обожжено. Так Бертолле 
осуществил впервые реакцию, которую много позднее станут 
применять в первых шведских спичках: 2КСЮ3 + 3S = 2КС1 + 
3802|-Триоксохлорат калия КСЮ3 долгое время называли 
бертолетовой солью.

-  Хинин Малярия -  одна из самых древних болезней, 
известных человечеству. Существует легенда о том, как было 
найдено лекарство от нее. Больной перуанский индеец, 
измученный лихорадкой и жаждой, бесцельно бродил вблизи 
своей деревни по джунглям. Он увидел лужу довольно чистой 
воды, в которой лежало поваленное дерево. Индеец стал жадно 
пить воду и почувствовал горький привкус. Случилось чудо. 
Вода принесла ему исцеление. Поваленное дерево индейцы 
называли «хина-хина». Местные жители, узнав об исцелении,
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i во против
_.v ~m дошли до испанских завоевателей и 

докатились до Европы. Так был открыт хинин C20H24N2O2 -  
кристаллическое вещество, добываемое из коры хинного дерева
-  цинхоны. Хинная кора во времена Средневековья продавалась 
буквально грамм за грамм золота. Искусственный синтез 
хинина очень сложен, он был разработан только в 1944 г.

-  В 1785 г. Ловиц занимался перекристаллизацией винной 
кислоты и часто получал не бесцветные, а бурого цвета 
кристаллы из-за оказавшихся в них примесей органического 
происхождения. Однажды он неосторожно пролил часть 
раствора на смесь песка и угля, находящуюся в песчаной бане, 
используемой для упаривания растворов. Ловиц постарался 
собрать пролившийся раствор, отфильтровал его от песка и 
угля. Когда раствор остыл, то выпали бесцветные прозрачные 
кристаллы кислоты. Так как песок не мог быть тому причиной, 
Ловиц решил проверить действие угля. Он приютовил новый 
раствор кислоты, насыпал в него угольный порошок, упарил и 
затем охладил после удаления угля. Выпавшие кристаллы снова 
оказались бесцветными и прозрачными. Так Ловиц открыл 
адсорбционные свойства древесного угля. Он предложил 
хранить на кораблях питьевую воду в деревянных бочках со 
слоем угля. Вода не загнивала месяцами. Это открытие сразу же 
нашло применение в действующей армии, в боях с турками в 
1791 г. в низовьях Дуная, где вода была непригодна для питья. 
Применил Ловиц древесный уголь и для очистки водки от 
сивушных масел, уксусной кислоты -  от примесей, прида
вавших ей желтую окраску, и во многих других случаях.

-  В 1827 г. датский химик-органик, фармацевт Вильям 
Цейзе (1789-1847) решил получить для одной из своих работ 
тетрахлороплатинат калия ^[PtCLJ. Для полноты осаждения 
этой соли, малорастворимой в этаноле, он вместо водного 
раствора H2 [PtCl4 ] использовал раствор этой кислоты в этаноле 
С2Н5ОН. Когда к такому раствору Цейзе прилил водный 
раствор хлорида калия КС1 неожиданно вместо осадка красно
коричневого цвета, характерного для K2[PtCl4], выпал осадок 
желтоватого цвета. Анализ этого осадка показал, что в его
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состав входят хлорид калия КС1, дихлорид платины PtCl2, вода 
Н20  и, к удивлению всех химиков, молекула этилена С2Н4 : 
KCl-PtCJ2 -C2H4 'H2 0 . Эта эмпирическая формула стала 
предметом бурных обсуждений. Либих, например, заявил, что 
Цейзе провел анализы неверно и представленная им формула -  
плод больного воображения. Только в 1956 г. удалось 
установить, что состав новой соли Цейзе установил правильно, 
и теперь формулу соединения записывают так 
К[Рг(С2Н4)С1з]-Н2 0  и называют его моногидратом 
трихлороэтиленплатината калия. Так было получено первое 
соединение из необычной группы комплексных соединений, 
называемых «я-комплексами». В таких комплексах нет обычной 
химической связи металла, находящегося внутри квадратных 
скобок, с каким-либо одним атомом органической частицы. 
Реакция, которую осуществил Цейзе: H2 [PtCl4] + КС1 + С2Н5ОН 
= K[Pt(C2H4)Cl3JH 2 0  + 2НС1. В настоящее время K[Pt(C2H4)Cl3] 
получают, пропуская этилен через водный раствор 
тетрахлороплатината калия K2 [PtCl4]: K2 [PtCl4] + С2Н4 = 
K[Pt(C2H4)Cl3] + КС1.

-  Аспартам (в России -  «сладекс») -  вещество, 
рекомендуемое для употребления страдающим диабетом и 
тучным людям, в 100-200 раз слаще сахарозы. Он не оставляет 
после себя горького металлического привкуса, присущего 
сахарину. Сладкий вкус аспартама был обнаружен в 1965 г. 
случайно. Химик, работавший с этим веществом, откусывал 
заусенец и почувствовал сладкий вкус. Аспартам представляет 
собой бесцветные кристаллы, хорошо растворимые в воде. Это 
крохотный белок. Он усваивается организмом человека и 
является источником нужных ему аминокислот. Аспартам не 
стимулирует образование зубного кариеса, а его усвоение не 
зависит от выработки организмом инсулина.

-  В образцах лунного грунта, доставленных на Землю, 
обнаружено поразительно большое количество самородного 
железа. В первую очередь это остатки метеоритов, которые 
беспрепятственно достигают поверхности нашего 
безатмосферного спутника Луны. На их долю приходится 30% 
лунного железа. А остальные 70% следовало бы назвать
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«селеническим железом»: хотя на Луне нет залежей каменного 
угля, необходимых для естественного доменного процесса, но 
нет и атмосферы, содержащей кислород. В условиях 
кислородного голодания на Луне все элементы находятся в 
низших степенях окисления. Глубокий вакуум (10-7-10-9 атм) и 
высокая температура (несколько тысяч градусов) сами по себе 
служат восстановителями железа; значит, при извержении 
расплавленных лунных пород всегда самопроизвольно 
образуется самородное железо. Не правда ли, 
«лунометаллургия» эффективнее земной? Не всегда ржавчина 
вредна Статья, опубликованная в 1834 г. в «Горном журнале», 
называлась «Улучшение железа и стали посредством ржавления 
в земле». Способ превращения железа в сталь через ржавление в 
земле известен людям с глубокой древности. Например, 
черкесы на Кавказе закапывали полосовое железо в землю, а 
откопав его через 10-15 лет, выковывали из него свои сабли, 
которые могли перерубить даже ружейный ствол, щит, кости 
врага. В земле железо Fe, естественно, ржавело, превращаясь в 
метагидроксид железа: 4Fe + 2Н20  + 302 = 4FeO(OH), но 
одновременно насыщалось углеродом и азотом при контакте с 
различными органическими веществами почвы.

-  Ржавчина [метагидроксид железа FeO(OH)] обладает 
хорошей сорбционной способностью к различным 
органическим веществам. После выкапывания ржавое железо 
вместе с органическими веществами нагревали в горнах, 
ковали, а затем охлаждали водой -  закаливали. Углерод и азот 
появлялись в поверхностном слое откованного металла, 
упрочняя его и сообщая ему особую твердость. В слое при 
термической обработке образуется очень твердое соединение: 
карбид железа Fe3C -  цементит: 3Fe + С = Fe3C. Впоследствии 
для получения твердой стали вместо длительного пребывания 
железа в земле перешли к плавке железа под слоем древесного 
угля.

— Алхимики для окраски металлов применяли 
«божественную воду», которой был водный раствор 
полисульфида кальция CaSx (х>2) и сульфита кальция CaS03 

зеленовато-желтого цвета. После погружения в такой раствор
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пластинки или изделия из хрома, свинца или олова приобретали 
желтовато-золотистый цвет. «Божественную воду» алхимики 
получали кипячением смеси серы S, гидроксида кальция 
Са(ОН) 2 и воды Н20: 5S + ЗСа(ОН) 2 = 2CaS2 + CaS03 + 3H20.

Плата за открытия.......некоторые эпизоды
-  В руках немецкого химика Роберта-Вильгельма Бунзена 

(1811-1899) взорвался запаянный стеклянный сосуд с 
соединением мышьяка. Ученый остался без правого глаза и 
сильно отравился. Руки Бунзена от работ с химическими 
веществами настолько огрубели и покрылись шрамами, что в 
обществе он предпочитал прятать их под стол. Но в 
лаборатории он демонстрировал их «неуязвимость», внося 
указательный палец в пламя газовой «горелки Бунзена» и держа 
его там несколько секунд, пока не распространялся запах 
паленого рога; при этом он спокойно произносил: «Смотрите, 
господа, в этом месте температура пламени выше тысячи 
градусов». У французского химика Шарля-Адольфа Вюрца 
(1817-1884), президента Парижской академии наук, при 
нагревании смеси трихлорида фосфора РС13 и натрия Na в 
открытой пробирке произошел сильный взрыв. Осколки 
поранили ему лицо и руки, попали в глаза. Удалить их сразу из 
глаз не удалось. Постепенно, однако, они стали выходить сами. 
Лишь через несколько лет хирурги восстановили Вюрцу 
нормальное зрение. Французский физик и химик Пьер-Луи 
Дюлонг (1785-1838), член Парижской академии наук, дорого 
заплатил за открытие взрывчатого вещества нитрида трихлора 
C13N: он потерял глаз и три пальца. Дэви, изучая свойства этого 
вещества, также чуть не лишился зрения. Русский академик 
Леман умер в результате отравления мышьяком, попавшим ему 
в легкие и пищевод при взрыве реторты в лаборатории. 
Немецкий химик Либих едва не погиб, неосторожно уронив 
пестик, которым растирал кристаллы в ступке, в металлическую 
банку, где хранился сильно взрывчатый фульминат ртути -  
«гремучая ртуть» Hg(CNO)2. Взрывом сорвало крышу дома, а 
самого Либиха только отбросило к стене, и он отделался 
ушибами. Русский академик Ловиц в 1790 г. отравился хлором.
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По этому поводу он писал: «Кроме длящейся почти восемь дней 
мучительной боли в груди случилось также, что когда по моей 
неосторожности... газ вышел в воздух, я внезапно потерял 
сознание и упал на землю».

— Гей-Люссак и Тенар при одной из попыток получить 
калий путем нагревания смеси гидроксида калия КОН и 
порошка железа Fe по реакции: 6КОН + 2Fe = 6К + Fe20 3 + 
ЗН2О едва не погибли из-за взрыва лабораторной установки. 
Гей-Люссак провел в постели, оправляясь от ран, почти полтора 
месяца. С Тенаром произошла еще одна история. В 1825 г. он во 
время лекции по химии ртути по ошибке вместо сахарной воды 
сделал глоток из стакана, содержащего раствор сулемы 
(хлорида ртути HgCl2) -  сильного яда. Он спокойно поставил 
стакан на место и хладнокровно объявил: «Господа я отравился. 
Мне могут помочь сырые яйца, принесите мне их, пожалуйста». 
Перепуганные студенты бросились по соседним лавкам и 
домам, скоро перед профессором высилась груда яиц. Тенар 
принял внутрь сырое яйцо, разболтанное с водой. Это его и 
спасло. Сырое яйцо -  прекрасное противоядие при отравлении 
солями ртути.

— Русский академик Никита Петрович Соколов (1748-1795) 
умер от отравления фосфором и мышьяком при изучении 
свойств их соединений. Ранняя смерть Шееле в возрасте сорока 
четырех лет была вызвана, видимо, отравлением впервые 
полученным им циановодородом HCN и арсином AsH3, о 
сильной ядовитости которых Шееле не подозревал. Русский 
химик Вера Евстафьевна Богдановская (1867-1896) погибла в 
возрасте двадцати девяти лет, пытаясь провести реакцию между 
белым фосфором Р4 и циановодородной кислотой HCN. 
Ампула с этими двумя веществами взорвалась и поранила ее 
руку. Началось отравление крови, и через четыре часа после 
взрыва Богдановская скончалась.

— Американский химик Джеймс Вудхауз (1770—1809) умер в 
возрасте тридцати девяти лет от систематического отравления 
монооксидом углерода СО, не подозревая о токсичности этого 
газа. Он занимался исследованием восстановления железных 
руд древесным углем: Fe20 3 + ЗС = 2Fe + 3COj В ходе
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исследования выделялся монооксид углерода СО -  «угарный 
газ». Английский химик Уильям Круйкшенк (1745-1810) в по
следние годы жизни лишился рассудка из-за постепенного 
отравления хлором С12, монооксидом углерода СО и оксидом- 
дихлоридом углерода СС120  (фосгеном), синтезом и изучением 
свойств которых он занимался.

-  Немецкий химик Адольф фон Байер (1835-1917), лауреат 
Нобелевской премии, в молодости синтезировал 
метилдихлорарсин CH3ASCI2 . Не зная, что это вещество 
сильный яд, он решил его понюхать. Байер сразу начал 
задыхаться и вскоре потерял сознание. Его спас Кекуле, 
вытащив Байера на свежий воздух. Байер был практикантом у 
Кекуле.
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ПРИЛОЖЕНИЯ

ИОННОЕ ПРОИЗВЕДЕНИЕ ВОДЫ Кн,о 
ПРИ РАЗЛИЧНОЙ ТЕМПЕРАТУРЕ

Таблица I

t°c Кн,о 1 аН*=аО!Г t°c Кн.о ' о1Г=а01Г
0 0,13 10 м 0,36-1 От' 28 1,62-10 | 1,27-10'
5 0,21 -ЙГ" -1 0,46-10т 29 1,76-10 '* ! 1,33-Ю1
10 0,36-1014 0,59-10'' 30 1,89-10 1,37-id 7
15 0,58кг'’ | 0,76-10' 35 0,27-10 13 1,65-10''
16 0,63-1014 I 0.79-10'7 40 0,38-10”

0,56-10”
1,95" 107 
2.4-10717 0,68-10 м 0,82-10 50

18 0,7410 й 0,86-10v 60 1,26-10 13 3,55-10'
19 0,79 1014 Г 0,89-10'1 70 2,10-10 11 0,49’1C4
20 0,86-10 11 о^з-ю-1- 80 3,40-Ю15 0,58-10*
21 0,93-10 14 0,96-10 т 90 0,5210и 0,72-10 6
22 l,00■10•,, 1,00 101 100 0,74-10 u 0,86-10^
23 1,10-10'4 1.05 Ю'7" 120 l,25-10‘la 1,12-10"*
24 Г  1,19-Ю" 1,09-10'1 140 1.80-10 14 1,34-10*
25 Г 1,2710 й и з  ia' 160 2,5010 й 1,58 10е
26 1,38-10 u 1,17-Ю7 180 3,20-10 и 1,80-1 O'6
27 1,50-Ю14 1,23-10 ^ 200 0,40-10'" 2,0-10'6

Таблица 2

ПЛОТНОСТЬ И КОНЦЕНТРАЦИЯ НЕКОТОРЫХ РАСТВОРОВ 
КИСЛОТ И ЩЕЛОЧЕЙ (t=20°C)

Кислоты:
А з о т н а я

Плот
ность,
кг/м3

Массовая 
доля, %

Моляр*
ность,
моль/л

Плот
ность,
кг/м3

Массовая 
доля,%

Моляр-
ность,
моль/л

1,000 0,333 0,052 1,280 45,27 9,195
1,020 3,982 0,645 1,300 48,42 9,990
1,040 7,530 1,243 1,320 51,71 10,83
1,060 10,97 1,845 1,340 55,13 11,72
1,080 14,31 2,453 1,360 58,78 12,68
1,100 17,58 3,068 1,380 62,70 13,73
1,130 22,38 4,012 1,400 66,97 14,88
1,150 25,48 4,649 1,420 71,63 16,14
1,170 28,51 5,293 1,440 76,71 17.53
1,190 31,47 5,943 1,460 82,39 19.09
1,200 32,94 6,273 1,480 89,07 20,92
1,210 34,41 6,607 1,500 96,73 23,02
1,220 35,93 6,956 1,510 99,26 23,79
1,240 39,02 7,679 1,513 100,00 24,01
1,260 42,14 8,426
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С е р н а я
Продолжение табл. 2

Плот
ность,
кг/м3

Массовая 
доля, %

Моляр-
ность,
моль/л

Плот
ность,
кг/м3

Массовая 
доля, %

Моляр-
ность,
М О -1Ь/л

1,000 0,261 0,027 1,340 44,17 6,035
1,020 3,242 0,337 1,360 46,33 6,424
1,040 6,237 0,661 1,380 48,45 6,817
1,060 9,129 0,987 1,400 50,50 j 7,208
1,080 11,96 1,317 1,420 52,51 7,603
1,100 14,73 1,652 1,440 54,49 8,000
1,120 17,43 1,990 1,460 56,41 8,397
1,140 20,08 2,334 1,480 58,31 8,799
1,160 22,67 2.681 1,500 60,17 9,202
1,180 25,21 3,033 1,520 62,00 9,608
1,200 27,72 3,391 1,580 67,35 10,85
1,220 30,18 3,754 1,640 72,52 12,13
1,240 32,61 4,123 1,700 77,63 13,46
1,260 35,01 4,498 1,750 82,09 14,65
1,280 37,36 4,876 1,800 87,69 16,09
1,300 39,68 5,259 1,820 91,11 16,91
1,320 41,95 5,646 1,835 95,72 17,91

Ф о с ф о р н а я
Плот
ность,
кг/м3

Массовая 
доля, %

Моляр-
ность,
моль/л

Плот
ность,
кг/м3

Массовая 
доля, %

М оляр-
ность,
моль/л

1,000 0,296 0,030 1,340 50.66 6,928
1,020 4,000 0.416 1,380 55,28 7,84
1,040 7,643 0,811 1,420 59,74 8,658
1,060 11,19 1,210 1,460 64,03 9,541
1,080 14,60 1,609 1,500 68,10 10,42
1,100 17,87 2.005 1,540 72,00 11,32
1,120 21,03 2,403 1,580 75.76 12,22
1,140 24,07 2,800 1,620 П 79,40 13,12
1,160 27.05 3,203 1,660 Г 82,96 14,06
1,180 29,94 3,606 1,700 86,38 14,98
1,200 32,75 4,010 1,740 89,72 15,93
1,220 35,50 4,420 1,780 92,97 16,89
1,240 38,17 4,829 1,820 96,15 17,85
1,260 40,79 5.245 1,840 97,71 18,34
1,280 43,37 5,655 1,860 99,24 18,84
1,300 45,88 6,087 1,870 100,00 19,08
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Продолжение табл. 2
Х л о р и с т о в о д о р о д н а я

Плот
ность,
кг/м3

Массовая 
доля, %

Моляр-
ность,
моль/л

Плот
ность,
кг/м3

Массовая 
доля, %

Моляр- 
ность, 
мол ь/л

1,000 0,360 0,099 1,110 22,33 6,796
1,010 2,364 0,655 1,120 24,25 7,449
1,020 Г 4,388 1,227 1,130 26,20 8,118
1,030 6,433 1,817 1,140 28,18 8,809
1,040 8,490 2,421 1,150 30,14 9,505
1,050 10,52 3,029 1,160 32,14 10,225
1,060 12,51 3,638 1,170 34,18 10,97
1,070 14,50 4,253 1,180 36,23 11,73
1,080 16,47 4,878 1,190 38,32 12,50
1,090 18,43 5,510 1,198 40,00 13,14
1,100 20,39 6,150

Х л о р н а я
Плот
ность,
кг/м3

Массовая 
доля, %

Мол яр
кость,
моль/л

Плот
ность,
кг/м3

Массовая 
доля, %

Моляр-
ность,
моль/л

1,005 0,00 0,100 1,300 40,10 5,189
1,020 3,61 0,366 1,350 44,81 6,021
1,060 10,06 1,061 1,400 49,23 6,860
1,100 16,00 1,752 1,450 53,27 7,689
1,140 21,64 2,456 1,500 57,06 8,519
1,180 26,82 3,150 1,550 60,78 9,377
1,220 31,61 3,839 1,600 64,50 10,27
1,260 36,03 4,519 1,675 70,15 i 11,70

Щелочи: 
Р а с т в о р  а м м и а к а

Плот
ность,
кг/м3

Массовая 
доля, %

Моляр-
ность,
моль/л

Плот
ность,
кг/мэ

Массовая 
д о л я ,%

Моляр-
ность,
моль/л

0,880 34,35 17,75 0,940 14,88 8,21
0,884 32.84 17,05 0,958 9,87 5,55
0,888 31,37 16,36 0,960 9,34 5,23
0,892 30,00 15,71 0,980 4,27 2,46
0,896 28,67 15,08 0,990 1,89 1,10
0,900 27,33 14,44 0,994 0,98 0,57
0,908 24,68 13,16 0,998 0,05 0,03
0,920 20,88 11,28 .  . 1
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Продолжение табл. 2

Г и д р о кси д  к а л и я  (Е д ко е  к а л и )
Плот
ность,
кг/м3

Массовая
доля, %

Моляр-
ность,
моль/л

Плот
ность,
кг/м3

Массовая 
доля, %

Модяр-
ность,
моль/л

1,000 0,20 0,035 1,330 33,97 8,05
1,005 0,74 0,133 1,400 40,37 10,07
1,050 5,66 ___К06 1,450 44,79 11,58
1,080 8,89 1,71 1,500 49,10 13,13
1,095 1 10,49 2,05 1,510 49,95 13,45
Ш П 12,08 2,39 1,520 50,80 13,76
1,200 21,38 4,57 1,530 51,64 ' 14,08
1,290 30,21 6,95 1,535 "1 52,05 14,24

Г и д р о к с и л  н а т р и я  ( Е д к и й  я а т р )
Плот
ность,
кг/и3

Массовая
доля, %

Моляр-
кость,
моль/л

Плот
ность,
кг/м3

Массовая 
доля, %

Моляр-
ность,
моль/л

1,000 0,159 0,040 1,330 Г 30,20 10,04
1,005 0,602 0,151 1,400 36,99 12,95
1,050 4,655 1,222 1,450 42,07 15,25
1,080 7,38 1,992 1,500 47,33 17,75
1,095 8,74 2,391 1,510 48,38 18,26
1,110 10,10 2,802 1,520 49,44 18,78
1,200 18,26 5,476 1,530 50,50_ _ I 19,31
1,290 26,48 8,539
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Таблица 3
КОНСТАНТЫ  ИОНИЗАЦИИ КИСЛОТ 

(КОНСТАНТЫ  КИСЛОТНОСТИ)
Название кислоты Формула к . pK,=-lgK,

О д н о о с н о в н ы е
Азотистая h n o 2 6 ,2-и г ’ 3,21
Йодноватая НЮ] 1,7-10'' 0,77
Перекись водорода н 2о 2 2,610 12 11,58
Роданистоводородная HSCN 1,4-10' 1 0,85
Фтористоводородная HF 6,5 10'4 3,19
Хлористая н ею , 1,1 1 0 2 1,97
Хлорноватистая н ею 3,210'8 7,50
Цианистоводородная HCN 1 6,5-10 10 9,19
Аминоуксусная
(Глицин) ГШгСНгСООН 1,7-Ю10 9,77

Бензойная С6Н5СООН 1,62 10 6 5,79
Гликолевая СН2(ОН)СООН 1,5-1 O'4 3,83
Глюконовая СН20Н(С1ЮН)4С 00Н 1,4-10"4 3,86
Кротоновая 
(0-метилакриловая) СН3СН = СНСООН 2,0 -10'5 4,69

Лауриновая СН3(СН2)|0СООН 1,1-1(Г5 4,95
Молочная СНзСНОНСООН 1,38 10“ 3,86
Муравьиная НСООН 1,78-1 ОТ* 3,75
о-Нитробснзой ная OzNCeHtCOOHd^) 6,8-10'3 2,17
Пикриновая HOCfiH2(NOi)3 4,2-10-’ П 0,38
Пронио новая СН3СН2СООН 1,35-1 (Г5 4,87
Уксусная СНзСООН 1,75 10‘5 4,75
Фенол С6Н,ОН 1,0510 ,и 9,98
Хлору ксусная CHjClCOOH 1,41 ■ 1 О*3 2,85

Д в у х о с н о в н ы е
Сернистая

К,
H2S 0 3

1,3-10 1 1,87
К, 6,8-108 7,27

Сероводородная
к,

HzS
1.0-10 7 7,00

К, 1,3-Ю13 12,89
Угольная Н2С03

К, 4,5-10’7 6,35
к 2 5,0-10'“ 10,30

Хромовая
Kt

Н2СЮ4
2,1-Ю' 1 0,67

К, 3,2-10 7 6,50
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Продолжение табл. 3

Название кислоты Формула к„ рК.=-1еК.
Винная н 2с 4н*ой

К, 1,05 10 3 2,98
к 2 1,57-10'5 4,34

Щавелевая н гс 2о 4
К, 5,62-10* 1,25
К2 5,89-105 4,23

Янтарная н2с 4н 4о 4
к, 6,1710'5 4,21
К, 2.29-1 От6 5,64

Т р е х о с н о в н ы е
Борная H3B03

К, 5,75-10'№ 9,24
Мышьяковая (орто) h 3a so4

к, 6,46-101 2.19
к 2 1,15- 10‘7 6,94
Ki 3,16 10 12 11,50

Мышьяковистая HjAsOs
к, 5,00-10"'10 9,30
К, 3,2-10 14 13.50

Фосфорная (орто) Н3РО4
К, 7,08-10'3 2,15
к 2 6,17-10'8 7,21
К, 4.6810'13 12,33

Фосфористая Н3РО,
Kj 2,5-1(Г* 1,6
К, 2 ,0 -10 '7 6,7

Ч е т ы р е х о с н о в н ы е
Этилендиамин- CH,N(CH2COOH)2
тетрауксусная 1

Ki СН^(СН2СООН)г 1 .0 -10 '2 1,99
к 2 2 , 1-10 '3 2,67
К3 6,9-ia 7 6,16
к . 5,5-Ю"11 10,26
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КОНСТАНТЫ ИОНИЗАЦИИ ОСНОВАНИЙ 
(КОНСТАНТЫ ОСНОВНОСТИ)

Таблица 4

Название основания I Формула 1 K„ pKb=-)gKb
О д н о к и с л о т н ы е

Аммиак n h 3h 2o 1,76-105 4,76
Лития гидроксид LiOH 6,8-10 1 0,17
Анилин Q H jNHj 3,31-10 10 9,48
Бутиламин CH3(CH2)2CH2NH2 + h 2o 6,0-10 4 3,22
Димегиламин (CH3)2NH 7,24' 10 4 3,14
Димстиланилин СбН5Ы(СН,Ъ 2,4T 010 9,62
Диэтиламип fC,Hs)2NH 9,55 -1 O'4 3,02
Метиламин c h 3n h 2 5,37-10“ 3,27
Пиридин C5H5N l .s i lc p ” 8,82
Триэтиламин (C2Hs)3N +h2o 1,0-10° 2,99
Хинолин c 9h 7n 8,71 10’10 9,06
Этиламин c 2h , n h 2 4,68-10 4 3,33
Этиланилин C^HsNHCjH; 4,0-10"'° 9,40

Д ву х  к и с л о т н ы е
Бария гидроксид

к2
Ва(ОНЪ

2,29-10' 0,64
Кальция гидроксид 

К,
Ca(OH)2

4,27-10'2 1,37
Свинца гидроксид

к,
к 2

Pb(OH)2
8,71-10 4 
1,5110 8

3,06
7,82

Цинка гидроксид
к 2

Zn(OH)2
1,5-1 O'5 8,82

Гидразин
к,
к 2

N2H4
9,33 1 O'7 
1,86-10‘14

6,03
13,73

Г идроксиламин n h 2o h 9,33-10 5 8,03
Пиразин N =CHCH=NCH=CH + ЩЭ 4,5-10 14 13,35
Пурин -----NH

W  * НЙ
2,45-1 O'12 11,61

Тиомочевииа CS(NH2)2+ h 2o 1, 1-10 12 11,97
Фснилгидразин CsHjNHNHa + H ,0 1,6-1 O'9 8,80
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БУФ ЕРНЫ Е СМЕСИ 
У н и в е р с а л ь н а я  б у ф е р н а я  с м е с ь  
100 ил смеси Н3Р0 4, CH3COOII, Н3ВО3 

(раствор в отношении каждой из них 0,04М) + а мл 0,2М NaOH

Таблица 5

а pH а рн
0 1,81 50,0 6,80

2,5 1,89 52,5 7,00
5,0 1,98 55,0 7,24
7,5 2,09 57,5 7,54
10,0 2,21 60,0 7,96
12,5 2,36 62,5 8,36
15,0 2,56 65,0 8,69
17,5 2,87 67,5 8,95
20,0 3,29 70,0 9,15
22,5 3,78 72,5 9,37
25,0 4,10 75,0 9,62
27,5 4,35 77,5 9,91
30,0 4,56 80,0 10,38
32,5 4,78 82,5 10,88
35,0 5,02 85.0 11,20
37,5 5,33 87,5 11,40
40,0 5,72 90,0 11,58
42,5 6,09 92,5 11,70
45,0 6,37 95,0 11,82
47,5 6,59 100,0 11,98
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Продолжение табл. j  

У к с у с н о - а ц е т а т н а я  б у ф е р н а я  с м е с ь

Д ля приготовления буф ерное раствора требуемого значения pH 
отмеряют указанный объем 1 М раствора уксусной кислоты, 
прибавляют 50,0 мл 1 М  раствора едкого натра и разбавляют 

дистиллированной водой до 500 мл

pH
Уксусная 
кислота, 
1 М, мл

pH
Уксусная 
кислота, 
1 М, мл

Р »
1 Уксусная 

кислота, 
1 М, мл

3,8 421,5 4,67 100,0 5,5 57,4
3,9_| 345,1 4,7 96,8 5,6 55,9
4,0 284,4 4,8 87,2 5,7 54,7
4,1__I 236,2 4,9 79,5 5,8 53,7
4,2 197,9 5,0 73,4 5,9 53,0
4,3 167,4 5,1 68,6 6,0 52,3
4,4 143,3 5,2 64,8 6,1 51,9
4,5 124,1 5,3 61,7 6.2 51,5
4,6 108,9 5,4 59,3 6,3 51,2

Б у ф е р н ы е  р а с т в о р ы  и н д и в и д у а л ь н ы х  в е щ е с т в

Вещество pH
0,05 М раствор тстраоксалата калия дигидрата 
(КН3С40 8 2Н20;М .м . 254,19) 1,679 (25“С)
Насыщенный раствор гидротартрата калия (~0,025 М) 
(КНС*Н40 6; М.м. 188,178) 3,567 (25°С)
0,05 М раствор дигидроцитра га калия 
(C4HI2N2HP04- Н20 ; М.м. 202,147) 3,776 (25°С)
0,05 М раствор гидрофталата калия 
(КНС8Н40 4; М.м. 204,22) 4,008 (25°С)
Насыщенный раствор пиперазинфосфата* (=0,065 М) 
(КНС4Н„а,: М.м. 188,178)

6,36 (16°С); 
6,34 (18°С)

0,05 М раствор тетрабората натрия 
(Na2B4O r 10Н20 ; М.м. 381,37)

9,18 (25°С); 
9,07 (38°С)

* Пиперазиифосфат готовят смешением при комнатной температуре эквимолекулярных 
количеств пииеразипа и фосфорной кислоты с последующей п ер екр и стал л и зац и е й  выде
лившихся белых пластинчатых кристаллов.
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Продолжение табл. 5

Ф о с ф а т н а я  б у ф е р н а я  с м е с ь  
смесь а мл 1/15М N»jHPO* и 
(100 -  а) мл 1/15М КН2Р 0 4

pH а р н _ _  „ а
4,80 0,35 6,45 28.70
4,85 0,45 6,50 31,30
4,90 0,60 6,55 34,10
4,95 0,75 6,60 37,10
5,00 0.95 6,65 40,00
5,05 1,15 6,70 43,00
5,10 1,35 6,75 46.00
5,15 1,55 6,80 49,20 ...
5,20 1,80 6,85 52,20
5,25 2,05 6,90 55,20
5,30 2,30 6,95 58,20
5,35 2,65 7,00 61,20
5,40 3,00 7,05 64,20 _
5,45 3,45 7,10 67,00
5,50 3,90 7,15 69,80
5,55 4.35 7,20 72,60
5,60 4,90 7,25 75,40 '
5,65 5,50 7,30 77,70
5,70 6,20 7,35 79,90
5,75 7,00 7,40 81,80
5,80 7,90 7,45 83,50
5,85 8,80 7,50 85,20
5.90 9,80 7,55 86,90
5.95 10,80 7,60 88,50
6.00 12,10 7,65 89,90
6,05 13,50 7,70 91,20
6.10 15,00 7,75 92,40
6,15 16,70 7,80 93,60
6,20 18,40 7,85 94,60
6,25 20,10 7,90 95.50
6,30 22,10 7,95 96,20
6,35 24,20 8,00 96,90
6,40 26,40

317



Таблица 6
ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ (ПРТ) И КОНЦЕНТРАЦИОННЫЕ (НРК) 

ПРОИЗВЕДЕНИЯ РАСТВОРИМОСТИ, РАСТВОРИМОСТЬ (S) 
НЕКОТОРЫХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

Формула соединения П Р1 ' ПРК 1 Sm, моль/л 1 Sr/ioo вд
Арсспаты
Ag3A s04 1,12-10^ 3,59-10 n 1,66-10 4
M As04 1,6-10' l , 6 1 0 lb 1,27 10 s 2,10-10'7
Ba3(As04)2 7,76-10'bl 3,73-10“ 2,57-10y
BiAs04 4,37-10'111 2,09-10ь 7,27-104
С^(А^0 4)? 6,76-10'”' 9,11-10' 3,62-10''
Co-!(As0 4)2 7,6-10"*" 2,34-10"° 1.06-1 O'"
CrAsO, 7,8-10'" 7,8-10г1 8,33-1011 1,69-1 O'4
Cui(As0 4), 7,6-1 O'30 7,6-10j6 9,32-10* 4,37-10'’
FeAs04 5,8-1 O'21 5,8-10 7,61-iOn 1,4810''
Mg3(As04)2 2,09-lO*' 4,54-10'^ i ,59-1 O'7
Mn3(As04)2 1,9-10'" 1,910""’ 7,0710 ' 3.13-103
Ni3(As04)2 3,1-10'"' 3,1-10“ 3.1010e 1,41 -10-4
Pbi(As04)2 4,1-I O'16 4,1 -10'* 3,28-10 й 2,95-1 O'6
Sr3(As04)2 1,62-10 '1* 1,09-10"* 5,87-i O'*
Zni(As04b 1,07-10'2' 1,07-10 1,5810* 7,50 1 O'*
Лрсспиты
A.^AsO, 1,0-10" 1,22-10'1' 2,60-10'5 5,99-1 O'4
Бромиды

AgBr* 4,90-1 O'u 4,90-10 IJ 7,12-10"' 1,34-103
CuBr 5,25-10* 5,25-10'' 7,24-1 O'5 1,04-10‘J
НК2ВГ2 5,75-1 O'21 5,75-10'^ 1,38-10"* 7,73-10°
PbBr2 9,12-10° 2,76-10° 2,73-10" 1,00
Гидроксиды (гидроокиси)
AfiOH* 1,60-10'” 1,63-10'“ 1,61-10* 2,01 10J
AI(OH), 1.10-10'1* 1,10-10'-*-* 2,52-J09 1,9710“
Bi(OH)3 4,27-10 11 4,27-10 я l.m o "* 2,92-10 '
Ca(OH)2 5,49-1 O'6 7,96-10b 1,26-10 2 9,32-10J
САГОЙ), НЫП. dHIMM 3,98-10'15 3,98-10 15 1,07-1 O'1 1,57-1 O'4
Се(ОН)з 6,32-10 u 6,32-10“ 2,21 -1 O'*1 4,20-105
Co(OH)2 mnvS 6,31 10b 6,31 10 ,s i,i6-io'5 1,08-10^
Co(OH)2. nmnn пев 1,59-lO 12 1,591 O'15 7,35-10° 6,83-10
C0(OH)j. отлв.ппспе CTMT 2,00-10"’ 2,00-1 O'10 3,68-10b 3,42-10b
CofOH), 1.00-1 o ^ 1,0010^ 7,80-10 u 8,58-1 O'11-
Сг(ОН)з 6,31-10 '̂ 6,31-10'JI 1,24 10 B 1,27-1 O'1
Fe(OHk' 7,94-10 16 7,94-10'16 1,05-10! 9,45-10'ь
Fe(OH)i' 3,72-10 w 3,72-1 O'40 1.8010' 1,93 -10 8
HxrfOHh fHcO ) 1,60-10'!J 1,60-10 1,59-10'* 6,92-10 '
HfiLpHkiHgO) 3,0-1 O'20 3,0-10" 1,95-10 8 4,57-1077
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Продолжение табл. 6

Формула соединения П Р 1 Г1РК Sm, м о л ь / л Si/100 mji
и о н " 4,0-10 ~ 6,25 i V 0,3425 0,8202

1,12 1 0 " 1,32-10'" 1 ,4 9 -1 0 ^ 8 ,6710 i'
Мп(ОН)2 1,59-ю"' 1,70-10'lJ 3,49 10- З.П-10"1
Ni(OH)2 3,1610*'’ 3,16-10'nr 4,40-1 O'® 4,08-1 O'3

6,3-10 6,3-10 18 1.17-104’ 1,0810°
РЬ(ОН)2* —  
Pb;+ + 20Н ' 1,0-1 O'20 1,0 10 20 1,36 10 7 3,29-1 O'6

РЬ(ОН)2* -----*
РЬОН+ + ОН 8,7-10 м 8,7-10-14 2,96 10 7 7,13-Ю"6

Pt(OH), 1,0 -lo775 1,0-10” 1,23-JO'1-' ^ ^ 8 2 -1 0 "
Pt(OH)4 (Pto,) 1,6-10 Ь б -Т О ^ 1,44-1 O' 15 3,79- 10u
Sb(OH),' 3,99-10"“ 3 ,99-10^ 2,0-10'’ 3,45-1 O'4
Sn(OH)2* «==*= 
Sn'+ + 20H 1,41 10 28 1,41-10'28 1,39 10 7 2,12 lO”6

Sn(OH)2* — 
SnOH+ + OH 4,6-1015 4,6-10' 15 2,84-1 O'6 4.34-10'3

Sn(OH)„ 1,0-10'5' 1,0-10 57 1,31 OCT" 2,45-1 O' 11
Zn(OH)2 . ста&. ibooMa 1,20 -10 1,20-10Г1' 3,84 1 O'6 3,82-105
Йодаты
АВЮЛ* 3,09-10“ 3,22-10" 1,79 1 O'" 5,07- 10J
BaflO,), 1,51 lO 1' 2,05-1 O'"l_ j 7,99 10"4 3,89-10-1
Се(Ю,)3 3,16 10 ,u 1,15 2,56-10'J 1,70-Ю'1
PbdO ih 2,63-10 'J 2,83-1 O'1'’ 4,14-1 O'3 2,30-1 O'*
Йодиды
Ael* 9,98-10’' 9,98-10 1' 1,03 10* 2,41-10
Cul 1,10 10 u l. lO-lO'2 1,05-10^ 2,00-10 6
Hg,b 4,47 10'^ 4,47-Ю'д 2,24-10 ',u 1,46-10“

Pbl2* 8,71-10'4 1,34-10 8 1,51 10J 6,96- lO"1
Карбонаты
Ag-СОз 8,13-10 ,z 9,49-10'“ 1,33-10 4 3,68-10'’
BaC03 5,13-10 y 5,93 10 4 7,70-10b 1,52 10J
CaCO, 2,88-10'y 3,26-10'^ 5,71-10 5 5,72-10-4
CdC03 5,25-10'u 5,25-10 4 2,29-1 O'® 3,95-10'b
CoCOs 1,45-1 0 IJ l,45-10"lj 3,80-10'' 3,94-10*
CuCO-) 2,34-10IB_ 2.34-101U 1,37-10° 1,69-10^
FeCO, 2,0910 '11 2,09-10“ 4,57-10 b 5,30-1 O'3
HeiCO, 8,91 10'1' 8.91-101' 2,81-10'* 1,30-10^
M gC0v3H20 1,00-1 O'5 3,08-1 O'5 5,55-10J 7,68-10'2
MnCOi 5,01-lC10 5,1 l-10‘lU 2,26-10 5 2,60-1 O'4
NiCOj l,35-10r/ i ,63 io-/ 4,03-1 O'4 4,79-1 O'3
PbCOj 7,41-10" 7,41-10 14 2,72-10"' 7,27- Iff*
SrC03 1,10-1 0 |U 1,10 10 ш ],0 5 1 0 b 1,55-10 4
ZnCOj 1,45 -10 n 1 ,4510" 3,80-10"° 4,77-1 O'5
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Продолжение табл. 6
Формула

соединения П Р Г ПРК Sm, моль/л Sr/180
Оксапаты
Ag2C20 4 3,57-10 “ 4,10-10" 2,27-104 6,89-10J
В21С2О4 1,10-1 0 ' 1,49-lff' 3,85-1 O'4 8,68-10J
СаС20 4 2,29-10* 2,60-10 * 4,86-1 O'3 6,22-10“
CdC-iCX 1,5910* Г,96-Iff* 1,40-10“ 2,81-1G'J
С0С2О4 6,31-10* 8̂ 3-1 о * 2,92-1 O’4 4,29-1 Or3
С11С2О4 3,1610-* 4,10 lO8 2,02-104 3,06-10 J
FeC?04 2,00-10_/ 3,05-Iff ' 5,52-1 O'4 7,94-10J
НЙ2С7О4 1,00-10’" 1,00-10” 3,16-10’' 1,55-105
MgC20 4 7,94-10 5 1,47-10“ 1,65 10 ' 0,1852
МПС204 2,00-1 O’6 4,88-1 O'5 3,50-103 5,01-10'
NiC,0» 3,98-10"' 4,4-2-3 O'ш 2,11-1 O'3 , 3,1010“
РЬС20 4 4,79-10 10 5,32-lfflu 2,31-Iff5 6,82-10“
S r C ^ 5,63-Iff ' 7,6110 s 2,41-10“ 4,23-10J
Z11C2O4 1,59-1 O’9 1,77-10 4 2,64-Iff5 4,051 O'
Сульфаты
Afi2S0 4 1,455-10° 5,02 10° 2,32-10г 0,7244
BaS04 1,0510 l,05-10’,u 1,02-1 O'5 2,39 10“
CaS04 9,12-Ю-* 2,30 10° 4,79-10J 6,52-10'z
H&SO4 6,76-10' 1,1110* 1,05 103 5,22-10'
PbS04 1.59-Iff* 1,96-10’* 1,40-104 4,24-Iff3
S1SO4 3,47-Iff' 5,29-Iff ' 7,27 lO4  H 1,34-102
Сульфиды
Ag2S 6,3 M  0 M 6,31 -10 30 2,51-lff1/ 6,22-Iff"1
CdS 7,94-10/ ' 7,94-10’*' 8,91-10"'“ 1,15- lO172
CoS„ 3,98-10" 3,98-1 O''1 6,31-101T 5,74-10 1,1
CoSb 2,00-10 26 2,00-Iff35 4,47-10 ‘J 4,06-10
CuS 6,31-Iff 6,31-1 O'Jtl 2,51-Iff1* 2,40-lff1'
CU2S 2,5 1-1 O’4* 2,51-10“ “ 8,56 10 ■' 1,36-1 Or 0
FeS 5,13-lff18 5 ,131 0 ' “ 2,27-Iff* 1,991 O’*
HgS.4ro„ (1,59-10**) (1,59-Iff52)
HkS. коасн. (3,98-103J) (3,98-Iff” )
MnS, родов 2.51-10 ,u 2,51- Ifflu 1,59-10° 1,38-10“
M nS ' 4J 2,5110"J 2 ,5 1 1 0 |J 5,01-lff7 4,36-10’°
NiSn 3,16-10 1V 3,16 1019 5,62-10'lu 5,10-10 9
NiSe 1,00-lff" 1.00-Iff* 1,00-10 12 9,08-Iff1*
NiS, 2,00-1 O'® 2,00-10“ l ,4 H f f 1J 1,28-Iff"
PbS 2.5M 0'*' 2,51 •Iff77' 5,04-Iff14 1,2010'"
SnS 1,00-10 " 1,00-10° 3,16-lff“J 4,77-1 O':J
ZnS„ 1,59-I ff " 1,59-10'" 1,26-10 1,23-10'"
ZnSn 2,51-10“ 2 ,5110“ 1,59-10“ 1,54-10 lu
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Продолжение табл. б

Формула
соединения ПРТ П РК SM, моль/л Sr/100 «л

Сульфиты
Ae^SO, 1,51-КГ” 1,51 10 1.56-10° 4,61-10-’
BaSCh 7.94-10'' 1 1,3110° T,14 10'1 2,48-10'2
CaSQ3 1,29-10-" 1,59-10 1,26-10 4 1,51-10°
HgjSO^___________ J
MfiSO,

1̂ 00-10"27- 
3,16 lT F

1,00-1 O'2' 
1,88-10"" '

3,16 10 14 
0,14

1,52-10 u 
1,43

SrSOi 3,98-10"8 5,14-10"* 2,27-10"* 3,81 lO-'
фосфаты
АЯ3Ю4 li29-10'"u 1,29-10’“' 4,67-10 1,96-10
Л1РОд 5,75-l O ^ 5.75-10 19 6,61-10™ 8.06-10'*
BaHP04 9,12 10“ 3,02-10"4 7,05-10J
Ва3(Р0 4)2____ ________
BiPi)4 1,29-10^

3,39-10“  
1,29-10^

1,26-101 
3,59- I0'u

7,57-1 O'1 
1,09-10"^

CaHP04* 2.75 10-' 4,20-10' 8,58-10 4 1,17-10
C aifPO jj 1.00-10'* 2,47-10 6 7,67“ 10 4
CcWPO^, 2,51-10“ 2.51-10"Jj 1.18-10"7 6.24-10 6
С0НРО4 2,00-10-' 7,03-10 '7 6.73-1 Ô 1 1,04-10"'*
Co3(P04), 2.00-10i4 2.0010"Ji 4.50- Ю"14 1,65-10-°
СгРОд---- 2,40-10 23 4.90-10"12 7,20-10 "
СгР04. (Ьмлег. 1,00-10 17 3 .16-104’ 4,65-10"“
С и,(Ю 4), 1,26-10‘J' 1,26 10 31 1.63-10° 6,22-10 '
FcP04 1,29-10" 1.29-10"^ 1 ,1410" 1,71-10'“'
MgNH4P0 4 2,5110 13 6,31-10° 8,66-10 4
Ni3(P 04)3 5,01 10J1 5,0110"“ 3,41-10 7 1,25-10 s
РЬНРО„ 1,41-10" ,<r“ 1,19-10 5 3,60-104
РЬ,(Р04Ъ 7.94-10"*-* 7,94-lO"4* 1,49-10 м 1,21-10 '
SrHP04 5,75-10"' 7,59-10"4 1,39-10'2
Sr,cK>4)2 4,07- 10'u 1,30-10"6 2,82-10°
ZiW P04)? 9,12-10 u 9.12 10'3’ 1,53-10r 5,92-10°
Фториды
BaFj
CaF,

1,05-10" 
3^9? lO7" -

2,43-10° 
4 ,7 0 -1 0 ^

8,47-10°
2.27-10^

1,48-10“ 
1,78-10"3

SfFi 2,46-10'4 3,37-10"* 9,44-10"4 1,19-10 2
Хлориды
AgCl* 1.78-10 ш : 1.78-10 ,и 1,35-10° 1,93-10"*
Нк2СЬ 1,32-10"1’ 1 1,32-10" 6.91-10 7 3,25-10°
PbCl, 1.74-10° j 6,02-10'5 4.13-Ю*1 1,15
Хроматы
АезСгО* 1,29-10"1* 1,44-10'“ 7,12-10° 2,36-10°
ВаСЮ4 1,18-10',с' 1,18-10 10 1.08-10 5 2,75-104
CaCrOj 7,10-10"* 3,67- 10J 6,06 !0 1 9,45-10 '
Нн,СЮ4 5,00-Ю’' 1,13-10'“ 1,06-Ю4 5,50-10°
РЬСг04 1.18-10'“ 1.18 10 14 1,33-10"' ! 4,3!-10°
SrCr04 ! 2,2410° 4.73-Ю'3 j 9,63 1 O’2
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Таблица 7
СТАНДАРТНЫ Е О КИ СЛИТЕЛЬН Ы Е ПОТЕНЦИАЛЫ  В ВОДНЫХ 
РАСТВОРАХ ПО ОТНОШ ЕНИЮ  К ВОДОРОДНОМУ ЭЛЕКТРОДУ

(в таблице приведены значения потенциалов для t=25°C при ц=0)
Элемент Уравнение нолуреакции E°,B

Ag Ag* + е —  AgTB + 0,799
Ag2+ + e -=*** Ag+ +1,998
AgO+ + 2H+ + e - = *  Ag2'  + H ,0 +2,016
2 AgO„ + 2H+ + 2e — -  Ag20  + H20 +1,41
2 AgO„ + H20  + 2e Ag20  + OH ' +0,599
Ag2Q,„ + 2H+ + 2c ^  2 Ag„ + H20 +1,173
AgjO™ + 1ЬО + 2е -=—* 2AgT. + 20H  ' +0,342
Ag2Cr04T, + 2e - -----  2AKrn + C r04~ +0,447
Ag2S„ + 2H+ + 2e ■«=* 2AgTB + H 2Sr -0,036
Ag2Srs + 2e '■ Agt„ + S2" -0,712
AgCln, + e ~ 2Ag,„ + Cl +0,222
AgBrlm + e ' Ag,» + Br +0,071
A gl„ + e —-=*■ Ag„ + Г -0,152

А1 Al3+ + 3e -= = *  A l„ -1,66
Al3* + 2e -===- АГ -2,76
АГ + e -------  A It, -0,55
AIOz + 4H+ + 3e — Al „ + 2H20 -1,262
Al(OH)j™ + 3e Ain + ЗОН ' -2,31
lAlFel3'  + 3e Al„ + 6F“ -2,07

As H3A s04 + 3H++2e  — “*  AsO++ 3H20 +0,55
H3A s04 + 2H++2 e  — ^=*H A s0, + 2H ,0 +0,559
H2A s04'  + 3H+ + 2e — HAs 02 + 2H30 +0,666
HAs0 42 + 4H+ + 2e —=-* H As02 + 2НгО +0,881
HAs0 42'  + 3H+ + 2e AsO,r + 2H ,0 +0,609
A s043' + 2H20  + 2e ■ *=S! A s02 + 40H -0,67
2HjAs0 4 + 4H+ + 4e As2Oj™ + 5H20 +0,58
2H2As0 4~ + 6H+ + 4e As20 j™+5H20 +0,687
2HAs0 42~ + 8H++ 4e As,OlT.+  5H ,0 +0,901
2A s043 + 10H++ 4e ~ = -  As20 3tb+ 5H20 +1,27
ASO43" + 8H+ + 5e — *  Ast,+  4H20 +0,648
AsiOj,, + 6H+ +  6e 2As,. + 3H20 +0,234
AsO* + 2H++ 3e ■ '= *  As,„ + H20 +0,254
H A s02 + 3H++ 3e As™ + 2H20 +0,248
АвОг + 4H* + 3c *■ ~ As„ + 2H20 +0,429
AsOT + 2H20  + 3e -t==s= AsT, + 4011 * -0,68
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Продолжение табл. 7
Элемент Уравнение полуреакции E ’, B

Аи
Astb + ЗН ' + Зе AsH3j 
Au3*+ 2е * Au+

-0,608
+1,41

Au3+ + Зе ~ “  AuT.
Au+ + e ■•=“*  AUtb_
AuCL, + 2e -  A uQ j‘ + 2C1 
AuBr4 + 2e ' ------ AuBr2 + 2Br

+1,50 
+ 1,68 

+0,926 
+0,805

----------------- AuCLf+3e Aura + 4C F +1,002
AuBr4 + 3e ■ Аита + 4ВГ +0,858

----------------- AuC 12" + e J Аи,, + 2C1 ~ 
AuBr2 + e "  Au,, + 2Br

+1,154
+0,963

____ В____ H3BO3 + 3H++ 3e B „ + 3H20 -0,869
HjBOj_+  4H+ + 3e - = = -  BTB + 3H20 -0,687
НВО32'  + 5H++ 3e ■'==-- Вта + 3H20 -0,437
BO33 + 6H+ + 3e *'==*' B „ + 3H20 -0,165

----------------
В (OH), + 3H++ 3e — *  В^ + 3H20  
[BF4]_ + 3e ----- B „ + 4 F

-0,87
-1,04

H2B40 7 + 12Hf + 12e - = - *  4B „ + 7H20 -0,836
B4O72'  + 14H+ + 12e -==— 4B,a + 7H20 -0,792

Ва Ba2+ + 2e ~-----  Bar, -2,905
BaO + 2H+ + 2e « =  B a„ + H20 - 2 J  66

Be Be1+ + 2e Ber. -1,85
Be20 32- + 3H20  + 4e - = *  2Вета + бОН ‘ -2,62

Bi Bi3+ + 3e 1 Bi™ +0,215
ВЮН2+ + H+ + Зс - s= *  В1„ + Н20 +0,254
BiO+ + 2H++ 3e ” = ^  Bi„ + H20 +0,320
BiOCU + 2H+ + 3e Bi„ + H20  + C l' +0,160
В'гОз тя + 3H20  + 6e *'= —■ 2Bi„  + 60H  " 
Bi,Os„  + 10H++ 4e - = *  2BI3* + 5H20

-0,46
+1,759

Bi2Oj.,B + 8H+ + 4e * = -  2BiOHi+ + 3H20 +1,700
Bi20 5 th + 6H* + 4e ■ * = - 2Bi()+ + 3H20 +1,605
N aB i03lB + 4H*+2e ? ' = !! Bi0* +  N a * + H 20 >+1,8
BiTa + 3H+ + 3e — =■■ BiH3,r -0,800

Br Br2* + 2e '  —  2Br +1,09
J B r J ' + 2e ■ 3Br“ +1,05
HBiOj + 5H* + 6c — *  [ B r f + 3 H 20 +1,42
3HBrOs + 15H++ 16c Br3 +9H 20 +1,462
B r03 + 3H20  + 6c 4 1 Br + 6OH +0,61
2H Br02 + 10H++ lOe - = i'  Br2 K+ 6H20 +1,48
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Продолжение табл. 7
Элемент Уравнение полуреакнии e \ b

НВгОз + 4Н+ + 4с НВЮ + 2Н20 ■*■1.46
НВЮ3 + ЗН+ + 4е — ’ В Ю ' + 2Н20 + 1.33 

+ 1,59 "2НВЮ + 2FT + 2е *=■*= Вг2, +  2Н ,0
2ВгО_ +4Н+ + 2с *•“ "  Вг2.ж+ 2Н 20 +2.09

+0,45
+0,76

2ВЮ ' + 2НгО + 2с - =  В г ^  + 4011
ВЮ + Н20  + 2е Вг + 20Н  '

С С 0 2_г + 2Н+ + 2е — С 0 г+ Н 20 -0,12
2COi., + 2Н+ + 2е ----- *  Н2С20 4 -0,49
С 0 2 , + 2 1 Г  + 2с »— -  НСООН -0,20
CNO + 2Н ,0 + 2е ■*=—“■ CN~ + 20Н  " -0,97

—-  -------- 2HCN0 + 2Н + 2е 2Н2О + (CN)^ 
(CN)2j + 2Ы  + 2е ——  2HCN

+0,33
+0,37

Са Са2+ + 2е ■■ ■ •“ Саг. -2,87
СаОгат + 2Н+ + 2е — Са™ + Н20 -2,19
СаОб/. + 2Н* + 2с —= “  Са,. + Н20 -1,90
Са(ОН)гт. + 2с — * Са,. + 2 0 Н ' -3,03

Cd Cdu  + 2с — ■* С4„ -0,40
Cd(CN),2 + 2е ------- Cd™+ 4CN~ -1,09
fCd(NH1)4]2+ + 2e ~ -  Cd™+4NH, -0.61
Cd(OH)2 „  + 2c — *  C dn+ 2 0 H ' -0,81

Се
CdST. + 2c — -*■ Cd™+ Siz~

4. 3_ I I I »-  f .
-1,17

? 4RV-V 1 Ov
fCe(OH)2l2+ + 2H+ + e — * C e^  + 2HzO + 1,73
lCe(OH)]3+ + H+ + e — * Ce3+ + H20 +1,71
F C c(aO A l^  + e — ** С с^+ б С Ю Г +1,70
rCe(N01)ft]2" + e — *  Ce3+ + 6N 04 +1,60
lCe(S04),]2'  + e «=“ *  Ce3" + 3S042' +1,44

а Clj.r + 2c — -*  2СГ +1,35
С^юпн + 2e 2 0 +1,39
СЮ4 + 2H++ 2 e — *  CIO, + H20 +1,19
СЮ4'  + H20  + 2e — СЮз* + 20H ' +0,36
2C104 + 16H++ 14e -=-*= Cl2r+ 8H20 +1,39
C103'  + 3H+ + 2c HClOj + H20 + 1,21
СЮ3'  + H20  + 2c *“ =* СЮ2 + 2 0 H +0,33
СЮ2'  + H20  + 2e -= —*> СЮ" + 20H  ' +0,66
2НСЮ + 2H+ + 2e — ^  Cl2 r + H20 +1,63
2СЮ ■ + 2H20  + 2c -=-*■ Cl2, + 4 0 H " +0,40

Со Co3+ + e — *  Co2" +1,81

324



Продолжение табл. 7
Элемент Уравнение полуреакции E°,B

Со3' + е — *  Со2* + 1,30
Со1* + 2е '= = -  Со„ -0,28
Со30 4.„ + 8Н+ + 2е ЗСо2+ + 4Н20 +2,11
С02О3.,» + 6Н" + 2е 2Со2+ + ЗНаО +1,75
Со(ОИ)2.,в + 2с *  Со,,, + 20Н~ -0,73
[Co(NH3)<,l,+ + e - = = -  |C a (N H ^ l2+ +0,1
СоО(ОН),га + НгО + е ------- Со(0 Н)2.„ + СИГ +0,17

Сг Сг1+ + е «=— ■ Сг2+ -0,41
Сг^ + Зе « = = - Сг™ -0,74
Сг2" + 2с — *  Сгта -0,91
Сг20 ,1_ + 14Н' + 6е — * 2СГ* + 7Н20 + 1,33
Сг20 ,2~ + 12Н+ + 6е — *  2СЮН2+ + 5Н ,0 + 1,26
Сг20 ,2 + 10Н++ 6 е —= *  2Сг(ОНЬ++ ЗН20 + 1,14
Сг20 72 + 14Н+ + 12е = - “  2СгТ1 + 7Н20 +0,29
НСЮ, + 7КГ + Зе Сг1+ + 4Н20 + 1,20
0 0 42" + 4 Н , 0  + Зе ——® Сг(0Н)3т,+  50Н " -0,13
НСЮ4 + 6Н+ + Зе СЮН2+ + ЗН20 + 1,28
СЮ42'  + 7Н+ + Зе « = *  СЮН2+ + ЗН20 + 1,40
СЮ42 + 6 Н+ + Зе ---- — Cr(OH)2+ + 2Н20 + 1,28
СЮ42'  + 4Н* + Зе — *  CrCh + 2Н20 +0,95
СЮ42 + 2Н+ + Зе -= “*  СЮ ,3- + Н20 +0,36

Си Си2+ + е Си* +0,16
Си2+ + 2е — * Си™ +0,34
Си* + е - — *  Си„ +0,52
НСи02“ + ЗН++ с — =*= Си+ + 2НгО +1,73
СиО,2 + 4Н+ + е “ ==* Си+ + 2Н20 +2,51
НСиСЬ- + ЗЫ  + 2е Си™ + 2Н20 + 1,13
Си022- + 4Н++ 2е Сигм + 2Н20 +1,52
2Си2+ + Н20  + 2е -= = *  Си2Отв + 2Н+ +0,20
2НСи02~ + 4Н++2е  Си2От, + ЗН20 + 1,78
2Си022" + 6Н+ + 2е — “  Си20 „  + ЗН20 +2,56
СиО + 2Н*+ с ' — "  Си+ + НгО +0,62
Си2* + Вг + е ■ СиВгта +0,64
Си24 +С1 + е  “  СиС1„ +0,54
Си2+ + I + е - — с Culm +0,86
[Cu(NH3)4]2++ е * = -  lCu(NH,)2r  + 2NH3 - 0,01
ICu(NH3)2]+ + e — = “  CuT.+ 2NH3 - 0,12
|Cu(NH3)4]2++2c  — *  Cu„+ 4NH3 -0,07
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Продолжение табл. 7

Элемент Уравнение полуреакции E*,B
F F2j. + 2Н+ + 2е — —  2HF +2,81

F2r + 2e ■*===-“ 2F" +2,87
FiO + 2 Н Ч  4е ■'==“ 2HF + Н20 +2,12
F20  + 2Н++ 4с 2F + Н 20 +2,15
F20  + 2Н+ + 2е F2 г + Н20 +1,44

Fe Fe3+ + е — -  Fe2+ +0,11
Fe3+ + Зе Fe™ -0,04
FeJ+ + 2е Fe™ -0,44
Fe(OH)J+ + H++ e “ = -  Fe2" + H20 +0,91
Fe(OH)2* + 2H+ + с —  Fc2+ + 2H20 +1,19
F e042“ + 8H* + 3e Fe3* + 4H20 +1,70
FcO„2 + 7H4 + 3e «=■* Fe(OH)2+ + 3H20 +1,65
Fe042“ + 6H+ + 3e — *  Fe(OH)2++ 2H30 +1,56
Fe042~ + 5H+ + 3c — *  HFc0 2 + 2H26 +1,00
HFeOj" + 3H++ 2e « = *  Fe,. + 2H20 +0,49
fFc(CN6)l3 + e — -  [FeCCNe)!4- +0,36
FefCuHgNzW5* + e 1* РеГС„Н*№),2+ +1,06

Н 2 H 4  2e H2r ±0,0000
2Н+(10 7м )+2е — “  H2 r -0,41
H2r + 2c 2H -2,25
2R-jO + 2e ' = * ’ H2.r + 20H -0,83
H20 2 +2H++ 2c — * 2H20 +1,77
H 02 +H20 +  2e ЗОН +0,88

+0,91Hg _ 2He2* + 2e — —  He,2"
Hg,2" + 2e — *  2H e, +0,79
HfiO„ + H ,0  + 2e — = *  H g, + 20H  ~ +0,10
HgO„ + 2H+ + 2c * = *  Hg» + H20 +0,93
2Hg(OH), „  + 4H+ + 2e — ■* Hg,2+ + 4H ,0 + 1,28
Hg2Cl2™ + 2e **■ 2H g, + 2C1 +0,27
Hg2Br2.,a + 2e 11 2H e, +  2ВГ +0,14

-0,04Hgjli.ni + 2e 2НЬ  + 2Г
HgiC20 4T11 + 2e -  2Hr* + G>04̂ +0,42
HgS.„.4H)1, + 2e — =* Hg« + SJ- -0,67
HgS.-ги.ипаги + 2e '  + S -0,70
IHg(CN)4l2 + 2c — *■ Hg* + 4CN~ -0,37

I [1,1 + 2e -— *  ЗГ -0,536
12.ШН + 2e " 21 +0,621
3I2 + 2c «=—  2[1зГ +0,789



Продолжение табл. 7

Элемент Уравнение полуреакции Е”,В

-------------- Н5Ю6 + Н++ 2е — - Ю 3' + ЗН20 + 1,6
HIO^ + ЗН* + 2е -= * =  Ю 3 + 2Н£> +1,898
Н Ю / + 8Н+ + 6е - = * Н Ю  + 4Н?0 + 1,389
2НЮ52~ + ]8Н*+ 14е '= = -  12т. +  10Н20 + 1,384
ЗНЮз2 + 27Н+ + 22е — = *  Цз] + 15Н20  
НЮ,2- + 9Н+ + 8е I + 5HjO 
НЮ„ + 2Н+ + 2е - = 55 НЮ , + Н20

+1,357
+1,288
+1,626

-------------- Ю4 + 2Н+ + 2е -= * =  Юз” + Н20 +1,653
НЮ4 + 6Н+ + 6е *— *  НЮ + ЗН20 +1,290
Юд + 7Н+ + 6е НЮ + ЗН20 + 1,235

------------- 2НЮ4 + 14Н+ + 14е — =*■ 1^„ + 8Н20 +1,300
ЭНЮ4 + 2 1Н+ + 22е - = =  | Ь Г  + 12Н20 +1,276
НЮ4 + 7Н+ + 8с — =* I ' + 4Н20 + 1,215
ЮГ + 6Н+ + 4е •==■- Г  + ЗН20 +1,155
Юз + 4Н+ + 4е Ю + 2Н20 +0,972
2НЮз + 10Н+ + 10е - = *  12 + 6Н20 +1,169

-------------- ЗНЮз + 15Н+ + 16е ' [1,Л+ 9Н20  
НЮ, + 5Н+ + 6е — =*■ Г  + ЗН20

+1,145
+1,0777

2НЮ + 2Н+ + 2е = = *  12те + 2Н20 + 1,354
210 ‘ + 4Н* + 2е « = *  Ь™ + 2Н20 +2,005
ЗНЮ + ЗН+ + 4е — *■ [ Ы  + ЗН20 +1,213
310 + 6Н+ + 4е ------- [ГзГ + ЗН20 + 1,701

-------------- К Г  + 2 Н + + 2е Г  + Н20 +1,313
НЮ + Н+ + 2е - = =  Г + Н20 +0,987
21Clii« + 6е ^  Ь »  + 6С1 +1.28
ICU + 2c ■ = *  Ь .т «  + 2С1" + 1,22
IC1 + 2е 12т, +  2С1‘ +1,19
21Вг„„Лц + 2е I2.TR + 2Вг + 1,02

К К++ е  ---- —1 Кц, -2,925
и Li* + е '  п U „ -3,03
Mg Мк2+ + 2е ■•==* Мя™ -2,37

Мк(ОН)т, + 2с — =* M g„ + 20Н -2,69
MgO,..,H,r + 2Н+ + 2с Mg1, + H20 -1,869
МкОтв.б/в + 2Н+ + 2с -■ М *„ + Н20 -1,722

Мп Мп2+ + 2е - Мп™ -1,18
М п^ + е — ” as М Т11 (3,5М H2S 0 4) +1,65
Мпш + е ------- Мп11 (3,5М H2SO4) +1,59
МпОГ + е ~~ ~  М п042 +0,576
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Продолжение табл. 7
Элемепт Уравнение нолуреакиии Е , В

МпР4~ + 2Н ;Р 4- Зс —1 МпО; .. + 4011
МпО, + 4Н+ + Зе Mn 0 2 ̂  + 2H20

МпОг.п т, + 2Н?Р 
~ Мп^ + 4Н^О

+0.588

N

Мп04~ + 4Н*+ 3е
МпО^+вН + 4е
М п О Г+ 8Н + + 5е
М п042 + 4Н+ + 2с
М пО / -f 5Н +4с 
\л ^ г\ г- . лтт гч .

- t-  J n  г  н е

MnP4z~ + 2Н20  + 2е
H jT - П  .  I I I  Г \  . - 1 -

-  Мп2+ + 4Н20  
МпО; та + 2Н7О

-  НМпР2~ + 2НгО
М пР2. , + 4QH

МпР2 тв + 2Н20  + 2е 
Мп02.т. + 4Н* + 2е ~

Мп(ОН)2+ 20Н
Мп + 2Н20

МпР2 „  + 4Н+_+_е_ М п*Ч 2Н 20
Мп(ОН)д„  + е МпЮН)2„+ О Н ~
Мп + 2е Мп ,
Mn(OI I>2.n > + 2е_~^ 
НМпР2~ + ЗН* + 2е

~  Мпт„ + 20Н
Мп.т,+  2Н20

NO, + 2Н+ + с N O ;r + Н2Р

+1,695 
+ 1,679 
+ 1,506 
+1,507_ 
+2,257
+ 1,234 
+0,51 
-0,05 
+ 1,23 

+0,948 
+0,1

-1,18
-1.55

-0.163
+0,775

2N 03 + 4Н+ + 2е 
N 03 + ЗН+ + 2е

N2Q4., + 2Н20

NO," + 2Н+ + 2е ~ = : 
NQ3 + 4 Ы  + Зс

HNQ2 + н 2о
—  n o 2“ + h , o

NQ2 + г и ге
NO2., + е NQ2'
N O ^ + Н* + с "— HNQ;
NO*, + 2 Н * + 2е  -  
2NQ2r + 6Н* + 6е

NO, + Н2Р
N;Q.r + 3H,Q

2NO;., + 8Hf + 8е 
N02 + 2Н+ + с =

N2j + 4Н 20
NO г + Н2Р

HNO? + Н* + е — -  NO t + Нг0  
2N 02 + 6Н" + 4е —^  N2Q, + З Н 2Р

+0,80
+0,94

+0.835
+0,96

+0,893 
+ 1,093
+1,049
+1,229
+ 1,363 
+1,202 
+1,004

_+1,396 
+ 1,297 
+ 1,520 
+ 1,454 
+0,789

2HNQ2 + 4Н+ + 4е N2Q г + зн 2о
2NOz + 8Н* + 6е N2, + 4Н20
2HNO, + 6Н+ + 6е N2r + 4H2Q
NQ2~ + 7Н* + 6е NH3., + 2Н20

Na
Ni

HNO; + 7Н* + 6e N H /± 2 H ,0
N2 r + 6H* + 6e ■=-=* 2N H j . r _____
NZr + 2H2Q + 6H* + 6c *  2NH H2Q
N2.r + 8H* + 6c 2N H /
Na" + с "  
Ni2+ + 2e

+0,864
+0,057
+0,092
+0,275
-2,713
-0,250
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Продолжение табл. 7

Элемент Уравнение нолуреакции Е®, В
N i02.T. + 4Н+ + 2е — ® Ni2" + 2Н20 + 1,593
NiOj rt + 2НгО + 2 е ---- Ni(OH)2.T. + 2 0 Н ' +0,49
№ 20 3л. + 6Н+ + 2с 2Ni2+ + ЗН ,0 + 1,753
Ni ,04 + 2НгО + 2с — -  3HNiOr + ЬГ -0,718
№30 4т» + 8Н+ + 2е -=■=* 3№2" + 4Н20 + 1,977
H N i02 + ЗН+ + 2е ‘*==“  Ni1B + 2HzO +0,648
[Ni(NH,)6|2++ 2 е ------- Nire + 6NH3 -0,49

О Oz, + 4Н* + 4с — *  2Н20 + 1,229
0 Zr + 2H20  + 4e 4 0 Н “ +0,401
Oi j + 2Н+ + 2е ’ О2s + Н20 +2,076
Озх + 6Н+ + 6е *  ЗНгО + 1,501
0 3г + Н20  + Зе —= *  Ог, + 2011 ~ + 1,24
Oz, + 2FT + 2с Н2Ог +0,69
Н20 2 + 2Н+ + 2е -== *’ 2Н20 + 1,776

Р Рш, + ЗН 1' + Зс — РН3, -0,111
Р6м + ЗН+ + Зс РНз.г -0,063
Р 0 43 + ЗН* + 2е ----- - НТОз2 + Н20 +0,121
НРО„2 + 2Н+ + 2е « = -*  НРОз2'  + Н20 -0,234
Н2Р 04г~ + Н+ + 2с — НЮз2- + Н20 -0,447
Н2Р 0 4 + 2Н+ + 2е Н,РО,2 + Н20 -0,260
НзРО„ + Н+ + 2е Н2РОГ + Н20 -0,329
Н3Р 0 4 + 2Н+ + 2е - — Н1Р 0 3 + Н20 -0,276
Р 0 43'  + 8Н+ + 5е -=—  Ри, + 4Н20 -0,128
Р 0 43 + 8Н+ + 5е « “= *  Рбсл + 4Н20 -0,156
Н Р042 + 7Н+ + 5е « = —  РК„ + 4Н20 -0,288
Н Р042‘ + 7Н+ + 5е «— *  Р ^  + 4Н20 -0,316
Н2Р 0 4‘ + 6Н+ + 5е ' c= Ss Pm + 4Н20 -0,358
Н2Р 04~ + 6Н+ + 5е Р&л + 4Н20 -0,386
Н ,Р04 + 5Н+ + 5е Ркп + 4Н:0 -0,383
Н3Р 04 + 5Н+ + 5е Р&„ + 4Н20 -0,411
Н3ГО3 + 2Н+ + 2е — Н3Р 0 2 + Н20 -0,499
НРОз2’ + 5Н+ + Зс ■ *= - Р.» + ЗН20  ' -0,298
НРО,2’ + 5Н+ + Зе — =* Р&„ + ЗН20 -0,346
Н2Р 0 3- + 4Н+ + Зе ^  Рт  + ЗН20 -0,419
H2POj + 4Н+ + Зе Р&» + ЗН20 -0,467
НзРОз + ЗН+ + Зе —= *  Рм + ЗН20 -0,454
Н3Р 0 3 + ЗН+ + Зе ——*  Р&, + ЗНгО -0,502
Н4Р20 6 + 2Н+ + 2е — -  2Н,РОз +0,38
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Продолжение табл. 7

Элемент

Si

Уравнение нол

Sb2Q? f, -t-бН* + 4с 
SbO* + 2Н* + Зс

(3.5М НС1) 
JSbO^_ 

Sb,. + НгО
SbO, + 2Н‘ + 2с SbO, + НрО
S bO r + ЗН* + 2с ------*  HSbO; + H;Q

* SbO* + 2Н ,0S b C W  4Н* + 2е 
SbO?* + 2Н* + 2е
2 S b O f+ 61£+4е_ 
S b O /+ 4Н1+ Зс_
HSbOj + 3 t r  + Зе

SbO'  + НгО 
- Sb2OiT. + знго
Sb„ + 2H,Q 

Г Sb,, + 2НгО
SbzO.,.,. + 4 H V  4е_
Sb;Oj.T. + 6Н~* ±  6е 
Sb,. + 3>T+3e —  
S i O ? + 4Н* + 4с =

St>;Ow« + 21ЬО 
2Sb^ -t- ЗН2Р

SbH3.r __
S i 2 ИХ)

SiO» + 6Н*+ 4е - 
HSiO> + 5Н*+ 4е

S U  j- ЗН7О

H;SiO, + 4H+ + 4c
Si т.  + 3H;0  
S i„  + 3H;0

SiОт,. + 8Н* + 8с 1 
S io /~  + ЮН* + Не =  
HSiO;T+9H++8e ^

Sit-Ц, + 2Н ,0 
:  siH«,r + 3H2o

Н;8Ю, + 8Н* + 8с
SiH<r + ЗНгО 
S1H4, + ЗНгО

+0,746
+0,581
+0,212
+0,353
+0,678
+0,704
+0,720
+0,772
+0,446
+0,230
+0 .692
+0,152
-0,510
-0,86
-0,455
-0,632
-0,780

_^0.377_
-0,176
-0,265
-0,339

Si,. + 4Н*+ 4с SiK,.
+ 4е

Sn
SiF6
Sn,'^ 2 T  
SnlV + 4e 
Sn" + 2e ’

+ 6F
+0,102

- 1,2

Sn'
_StVlL_

+0,154
+0,01

Sry. Ч Ц 36
S n O ^ + 3 H < + 2e HSnOi" + H20 +0,374
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ХАРАКТЕРИСТИКИ КИСЛОТНО-ОСНОВНЫ Х ИНДИКАТОРОВ

Название индикатора
Интервал pH 
перехода ок
раски в воде

Изменение окраски

Метиловый фиолетовый (1-й пере
ход)

0,13-0,5 желтая -  зеленая

Метиловый зеленый 0,1-2,0 желтая -  зеленая
Метиловый фиолетовый (2-й пере
ход)

1,0-1,5 зеленая -  синяя

Тимоловый синий (1-й переход) 1,2-2,8 красная — желтая
Тропеолин 00 1,4-3,2 красная — желгая
Метиловый фиолетовый (3-й пере
ход)

2,0-3,0 синяя -  фиолетовая

В-Динитрофенол 2,4-4,0 бесцветная — желтая
а-Динитрофенол 2,8-4,4 бесцветная -  желтая
Метиловый оранжевый 3,0-4,4 красная -  желтая
Бромфсноловый синий 3,0-4,6 желтая — синяя
Конго красный 3,0-5,2 сине-фиолетовая — 

красная
Ализариновый красный S (1-й пе
реход)

3,7-5,2 желтая — фиолетовая

у-Динитрофенол 4,0-5,4 бесцветная — желтая
Метиловый красный 4,4-6,2 красная -  желтая
л-Ниттюфенол 5.б-7.6 бесцветная -  желтая
Бромтимоловый синий б,0-7,6 желтая — синяя
Нейтральный красный 6,8-8,0 красная -  желтая
Тропеолин ООО 7,6-9,0 коричнево-желтая -  

малиново-красная
Тимоловый синий (2-й переход) 8,0-9,6 желтая — синяя
Фенолфталеин 8,2-10,0 бесцветная — красная
Тимол фталсин 9,4-10,5 бесцветная — синяя
Тропеолин 0 11,0-13,0 желтая -  

оранжево-коричневая
Индигокармин 11,6-14,0 синяя — желтая
1, 3, 5-Тринитробснзол 12,2-14,0 бесцветная -  

оранжевая
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ХАРАКТЕРИСТИКИ ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ
ИНДИКАТОРОВ

Название индикатора
E0hnpM Изменение окраски

pH = 0 окисл. восст.

Сафранин-Т 0,24 красная бесцветная

Нейтральный красный 0,24 красная бесцветная

Индигомоносульфоновая

кислота

0,26 синяя бесцветная

Индш отс-грасу ль фоновая 

кислота

0,37 синяя бесцветная

Метиленовая синяя 0,53 зеленовато-

голубая

бесцветная

2-6- Дихлорфенолиндо- 

фенол

0,64 синяя бесцветная

2-6- Дибромбензолиндо- 

фенол

0,67 синяя бесцветная

Дифениламин (дифенил- 

бензидин)

0,76 фиолетовая бесцветная

Дифенилами нсульфоно- 

вая кислота
0,85 красно

фиолетовая

бесцветная

N-фенилантраниловая ки

слота

1,08 фиолетово-

красная

бесцветная

1,10-Фенантролин-Fe (11)- 

комплекс

1,06 бледно-голубая красная

Нитро-о-фенантролин- 

Fe (И)-комплекс

1,25 бледно-голубая фиолетово

красная
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