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АННОТАЦИЯ
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I. ИНДИКАТОРЫ ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОСCТАНОВИТЕЛЬНОГО ТИТРОВАНИЯ. КРИВЫЕ ТИТРОВАНИЯ, ИХ ПОСТРОЕНИЕ И АНАЛИЗ.
I.1. Индикаторы. Классификация и 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 рН в результате образования депротонированных (ионизованных) хромофорных групп. Цвет индикаторов 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 индикаторы.

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): Fe+3 + 2NCS- ( [Fe(NCS)2]+. Комплексный ион кроваво-красного                                                                                 цвета. 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. Следователь-но, редокс индикаторы существуют в двух формах:        
Jnd (окисленная форма)  + ne- ( Jnd- (восстановленная форма)
Индикаторы кислотно-основного титрования изменяли свою окраску в узком интервале рН. Редокс индикаторы меняют свою окраску также в определенном интервале редокс потенциалов раствора, который определяет-ся уравнением Нерста:
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где, Еo – стандартный потенциал индикатора; n – число електронов, участвующих при окислительно-восстановительном процессе; [Jndo] и [Jndв] – концентрации окислительной и восстановительной форм индикатора. При условии равенства [Jbdo]=[Jndв] редокс потенциал индикатора равен нормальному стандартному потенциалу Еo.

Наш глаз различает один цвет из двух лишь при десятикратном избытке одного из них. А это значит, что интервал потенциала перехода окраски индикатора, при котором происходит заметное изменение цвета, лежит в пределах отношений концентрации двух форм индикаторов от 1/10  до 10/1 :
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Таким образом, интервал перехода окраски редокс индикатора:

ИП Jnd=Eo ± 0.059/n.
Рассмотрим изменение окраски одного из редокс индикаторов дифениламина. Молекула  дифениламина в кислой среде димеризована в дифенилбензидин:
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Рассчитаем интервал изменения редокс потенциала, соотвествующий резкому изменению окраски индикатора.
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Следовательно, при Е <  0,73 вольт – бесцветна; при Е > 0,789 вольт – сине-фиолетового цвета.

При проведении окислительно-восстановительного титрования 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 рН. В таких случаях титрование ведут, создав необходимый рН, например, дифениламин применяют в кислой среде.

I.2. Кривые окислительно-восстановительного титрования

При редоксиметрическом титровании концентрации участвующих в реакции окисленной и восстановленной формы меняются, что приводит к изменению редокс потенциала. Если величину редокс потенциала отложить по ординате, а по абсциссе отложить концентрацию окислителя или восстановителя, то получается кривая окислительно-восстановительного титрования, похожая на кривую кислотно-основного титрования. Построим кривую титрования соли Мора с раствором перманганат калия

5Fe+2 + MnO4– + 8H+ = 5Fe+3 + Mn2+ + 4H2O
Система содержит две редокс пары, следовательно, равновесный потенциал раствора вычисляют по двум уравнениям:
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	До точки эквивалентности вычисления равновесного потенциала проводим по формуле (1). 
1) Поскольку в начале титрования изменения величин потенциала небольшие,  начало кривой получится пологая и поэтому построение начнем с вычисления потенциала раствора с момента, когда к 100 см3 раствора прибавлено 10 см3 перманганата калия равной нормальности 0,1 н.. При этом половина железа (II)
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окисляется до железа (III) поэтому: Ep = 0,77 + 0,059 lg 50/50 = 0,77 в.
2) прибавлено 75 см3 перманганата калия. Остался недотитрованным 25% железа (II): E=0,77+0,059/1*lg75/25=0,77+lg3=0,77+0,059*0,428=0,798 в.

3) прибавлено 90 см3 перманганата калия, осталось недотитрованным 10% железа (II): E=0,77+0,059/1*lg 90/10=0,77+0,059*0,594=0,77+0,056=0,826 в.           

4) прибавлено 99 см3 перманганата, остался 1% сульфата железа (II): E=0,77+0,059/1*lg 99/1 = 0,77+0,058*1,99=0,77+0,11=0,887 в.

5) Прибавлено 99,9 см3  перманганата, остался недотитрованным 0,1% железа (II): Eр=0,77+0,059/1*lg 99,9/1 = 0,77+0,059*lg 1000 = 0,944 в.
Теперь рассчитаем равновесный потенциал при введении 100,1 см3 перманганата. Из этого количества 100 см3 затрачено на окисление всего, т.е. 100% железа (II) на железо (III). Таким образом, 100 мл перманганата восстанавливается до марганца (II), а 0,01 см3 перманганата остался в избытке, следовательно, теперь и далее равновесный потенциал определяется уже отношением концентрации редокс пары марганца. Поскольку титрование проводим в сильно кислой среде, допустим, что концентрация ионов водорода равна 1 моль/дм3: Е = 1.51 + 0.059/5 * lg 0.1[Н+]8 / 100;  [Н+] = 1 г*ион/дм3 

Получим: E=1,51+0,059/5*lg0,001=1,51+0,0118*lg10-3=1,51–0,0118*3= =1,51-5-0,0345=1,474  вольт. 

Расчет дальнейших точек приводит к монотонному, т. е. небольшому увеличению равновесного потенциала. Скачок потенциала в близи точки эквивалентности составляет:[image: image78.png]pC1l
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 Е = 1,475-0,944 в = 0,531 вольт.

Наконец, вычислим равновесный потенциал для точки эквивалентности. Для этого умножим все члены обоих уравнений на соответствующее число электронов.
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Суммируя оба уравнения получим: 
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В точке эквивалентности:

 5Fe+2 + MnO4– + 8H  ( 5Fe +3 + Mn+2 + 8H2O

На каждый оставшийся в растворе перманганат ион должно соответствовать пять ионов железа (II). Следовательно, в точке эквивалентности железа (II) в 5 раз больше чем перманганат иона, т. е.

[Fe+2] = 5[MnO4–] и [Fe+3] = 5 [Mn+2]

Поделив эти оба равенства между собой получим:
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остается 6E= 0,77+5*1,51; EТ.Э = (0,77+5*1,51) / 6  = 1,386 или в общем виде:
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где Eoo , Eoв стандартные редокс потенциалы окислителя и восстановителя; пв – число электронов, отдаваемое восстановителем; n0 – число электронов, принимаемое окислителем.
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1-рисунок. Кривая редоксиметрического титрования

II. МЕТОДЫ ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНОГО ТИТРОВАНИЯ. ИНДУЦИРОВАННЫЕ И КАТАЛИТИЧЕСКИЕ РЕАКЦИИ. ПЕРМАНГАНАТОМЕТРИЧЕСКОЕ ТИТРОВАНИЕ.
II.1. Индуцированные и каталитические реакции.

Окислительно-восстановительные реакции, применяемые в редокси-метрии, должны протекать быстро и до конца, а также строго стехиометрично. Течение (наряду с нужной реакцией) побочных реакций вызывает дополнительную затрату титранта.

Пример: титрование Fе+2 с перманганатом калия проводят в кислой среде, однако далеко не безразлично какая кислота применяется для этой цели. При использовании серной кислоты расход титранта перманганата калия строго соответствует содержанию иона железа (II) и результат количественного определения получается точным. Тогда как при титровании в солянокислой среде результат получается завышенным из-за дополнительного расхода титранта на окисление хлорид ионов

10Cl– + 2MnO4– + 16H+ ( 2Mn2+ + 8H2O + 5Cl2
E° MnO4 –/  Mn2+ = 1,51 >  E° Cl2 / 2Cl– = 1,36 >  E° Fe+3 / Fe+2 = 0,77 в.

Судя по величине стандартных потенциалов, возможно окисление хлорид иона с перманганат ионом, однако, в действительности при концентрациях, используемых для титрования, при отсутствии ионов железа (II) эта реакция не идет, поэтому такие восстановители как щавелевая и мышьяковистые кислоты  можно титровать перманганатом калия в солянокислой среде.

Следовательно, сам ион железа (II) индуцирует побочную реакцию окисления хлорид иона перманганат ионом. Таких индуцированных или сопряженных окислительно-восстановительных реакции известно много. Причина течения индуцированных окислительно-восстановительных реакций заключается в наличии промежуточных стадий окислительно-восстановительного процесса. Предполагают, что сначала образуется первичный сильный окислитель - Fe+V: 
Fe2+ – 3e ( Fe+V , который Fe+V + 2Fe2+ (3Fe+3

При наличии в растворе хлорид ионов первичный сильный окислитель осуществляет, то что не способен сделать перманганат ион: 

Fе+V  + 2Сl–=  Fе+3 + Сl2

Ионы хлора можно защитить от индуцированного окисления, если титровать железо (II) в присутствии соли марганца (II), который окисляется первичным окислителем железа (V) легче чем хлорид ион: 

 Fе+V + Mn+2 ( Mn+IV + Fe3+

Течение этой реакции не влечет ошибки так как ион марганца (IV) остается в растворе и окисляет эквивалентное количество ионов железа (II) 

2Fе2+ + Mn+IV ( Fe3+ + Mn2+

В данном случае ион марганца (II) оказывает каталитическое действие на окислительно-восстановительную реакцию (ОВР). Медленно протекающие реакции не пригодны для титрования с другой стороны, скорость ОВР зависит не только от величины электро движуюшей силы (ЭДС) реакции. Ускорение медленно идущих реакций возможно повышением температуры или каталитическим действием. Пример:
5H2C2O4 + 2KMnO4 + 3H2SO4 = 2MnSO4 + K2SO4 + 10CO2 + 8H2O
Э.Д.С = 1,51–(–0,49) = 2,01в.    где  1,51 = E°окис. – 0,49 = E°вост.

Для начала реакции титрования необходимо нагреть титруемый раствор до 800 , причем дальнейший нагрев титруемого раствора не нужен, так как появившиеся в титруемом растворе первые ионы марганца (II) каталитически ускоряют реакцию титрования (автокатализ О.В.Р.)

3Mn2+ + 2MnO4– + 2H2O ( 5MnO2 + 4H+
2MnO2 + C2O42– + 8H+ ( 2Mn3+  + 2СО2 + 4Н2О 

II.2. Перманганометрическое титрование.

Метод основан на реакциях окисления титруемого восстановителя ионом перманганата в сернокислой среде. Метод фармакопейный включён во все фармакопейные документы.

Окисление восстановителя возможно как в кислой, так и щелочной (или нейтральной) среде.

При окислении в кислой среде марганец (VII), входящий в состав титранта окислителя перманганат иона, восстанавливается в катион марганец (II) и образует соль анионом взятой кислоты. Пример:

10FeSO4 + 2KMnO4 + 8H2SO4 ( 5Fe2(SO4)3+ 2MnSO4+K2SO4+ 8H2O 
Или в ионной форме:
5Fe 2+ + MnO–4 + 8H + = 5Fe3+ + Mn 2+ + 4H2O
Э.Д.С.= 1,51 – 0,71 = 0,74.В

Поскольку перманганат ион принимает 5 электронов, для расчёта ЭKMnO4: MnO–4 + 8H + + 5e ( Mn 2+ + 4H2O; эквивалент рассчитывают разделением его молярной массы на 5: ЭKMnO4 = М / 5 = 31,6.
В нейтральной или слабо щелочной среде перманганат ион восстанавливается до марганца (IV), причем образуется двуокись марганца, выпадающая в виде бурого осадка. Пример:
3K2SO3 + 2KMnSO4 + H2O ( 3K2SO4 + 2MnO2+ 2KOH; ЭKMnO4 = М/3 = 52,7.
SO32– + 2OH– – 2e  ( SO42–+ H2O

MnO4– + 2H2O + 3e ( MnO2  + 4OH–;
ЭДС.= 0,57– (–0,90)=1,476 в.
Различное протекание реакции в кислой и щелочной среде можно объяснить равновесием: MnO2 + 4H+  + 2e ( Mn+2 + 2H2O
Из уравнения видно, что при увеличении концентрации ионов водорода равновесие должно смещаются в сторону образования иона марганца (II) .

Наоборот, при малых количествах ионов водорода равновесие смещается влево, следовательно, в нейтральной или  слабо-кислой среде более устойчивым является двуокись марганца:
MnO4– + 2H2O + 3e ( MnO2  +4OH– ;      E° = 0,57 в.

MnO–4+ 8H + + 5e ( Mn 2++4H2O   E° = 1,51 в. 

Сопоставив оба случая титрования, нужно отметить что стандартный   потенциал редокспары в кислой среде гораздо выше чем редокс потенциал в нейтральной среде, следовательно, окислительная активность перманганата в кислой среде несравненно выше, чем в нейтральной среде. Поэтому в кислой среде может быть оттитровано гораздо большее количество восстановителей, чем в нейтральной.

С другой стороны, при титровании в кислой среде образуется почти бесцветный ион марганца (II), тогда как в нейтральной среде выпадает темно-бурый осадок диоксида марганца, а точнее ее гидрат МnO(OH)2,  что затрудняет фиксирование точки эквивалентности титровании (ТЭТ), к тому же рыхлый осадок MnO2 сорбирует определение вещества искажая результаты анализа.

В силу этих причин в объемном анализе  чаще всего используют реакции окисления перманганатом в сернокислой среде.

Условие перманганатометрического титрования.

1. Сернокислая среда рН≈1-2.

2. Температура – комнатная (исключение – при титровании H2CrO4 необходим нагрев в начале титрования).

3. ТЭТ фиксируется без индикатора, с появлением светло-розовой окраски титруемого раствора.

а) Приготовление раствора титранта.

Титрование перманганатом проводят без индикатора, так как одна капля раствора КМnO4 даже при концентрации  равной 0,01 н окрашивает в конце титрования 50 см3 раствора в отчетливый розовый цвет. Обычно применяют 0,05 н раствор КМnO4.

Следует иметь ввиду, что перманганат нечист, он всегда содержит примеси продуктов восстановления:

MnO4– + 2H2O + 3e ( MnO2 +4OH–
КMnO4 ( K2MnO4 + MnO2 + O2
Отсюда следует, что приготовить стандартный раствор перманганата по точной навеске нельзя!

Приготовленный раствор перманганата калия приближённой концентрации фильтруют через стеклянные фильтры и выдерживают 7-10 дней в темном месте для того, чтобы прошли все окислительно-восстановительные процессы с примесями, содержащимися в воде или попавшими в раствор с пылью. Только после этого концентрация раствора перманганата становится постоянной.

Нужно также помнить, что перманганат окисляет резину, корковые пробки, бумагу, кожу,  руки. Поэтому надо избегать их  соприкосновения с  раствором перманганата калия.

Для титрования используют бюретки с стеклянными кранами. Оставлять раствор КМnO4  в бюретке не рекомендуется, так как от него на стенках бюретки остается коричневый налет (который легко отмывается раствором щавелевой кислоты).

б) Стандартизация титранта перманганата калия.
Установить точную нормальность и титр раствора КМnO4 можно растворами стандартов восстановителей: H2C2O4*2H2O, Na2C2O4, As2O3, K4[Fe(CN)6]*3H2O или металлическим железом растворенным в кислоте. Наиболее удобными являются H2C2O4 *2H2O и Na2C2O4. Оба эти вещества химически чисты, строго соответствуют своим формулам и легко перекристаллизовываются. Уравнение реакции стандартизации:

5H2C2O4 + 2KMnO4 + 3H2SO4 ( 10CO2 + 2MnSO4 + 8H2O + K2SO4
CO4–2 –2e- ( 2CO2



5
ЭH2C2O4 = M/2 = 63,0 
MnO4– + 8H+ + 5e- ( Mn2++4H2O

2
ЭKMnO4 = М/5 = 31,61

ЭДС = 1,51 – (–0,49) = 2,06 в.

Несмотря на большую величину ЭДС, эта реакция не проходит, самопроизвольно, то есть при добавлении КМnO4 к щавелевой кислоте малиновая окраска первой капли титранта не исчезает 

Это явление связано с тем, что ион и марганца (VII) находится в составе сложного перманганат иона и для освобождения его из окружения атомов кислорода требуется энергия активации. Для разрыва ковалентной связи между атомами углерода аксалат иона так же требуется некоторая энергия активации.

Поэтому перед титрованием к аликвотному объему раствора щавелевой кислоты добавляют серную кислоту и нагревают до 75-800.

Прибавляют 1-2 капли раствора перманганата и только после исчезновения окраски первой капли, добавляют следующую каплю. Дальнейшее обесцвечивание капель титранта происходит моментально, т.е. без нагревания раствора, так как появившиеся первые ионы марганца (II) автокаталитически действуют на скорость реакции. Нормальность раствора титранта рассчитывает по уравнению


[image: image13.wmf]K

M

n

O

4

 

 

N

 

ã

 

ý

ê

â

 

/

 

ë

;

N

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

=

H

2

C

2

O

4

H

2

C

2

O

4

 

 

V

 

 

 

V

 

K

M

n

O

4

 
в) применение перманганометрии.
Перманганометрия применяется для анализа ряда химических соединений и лекарственных препаратов, обладающих свойствами восстановителей: H2O2, MnO2, NaNO2, восстановленного железа и др.

Определение восстановителей прямым титрованием.

1) При анализе железа (II) его точную навеску растворяют в мерной колбе водой до метки, и аликвотную часть раствора титруют 0,1 н КМnO4 до появления розовой окраски в титруемом растворе. При растворении железа в Н2SO4 образуется сульфат железа (II), который окисляется затем перманганатом  до сульфата железа (III):
Fe + H2SO4 ( FeSO4 + H2
10FeSO4 + 2KMnO4 + 8H2SO4 ( Fe2(SO4)3 + 2MnSO4 + K2SO4 + 8H2O
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II.3. Определение процентного содержания перекиси водорода.
В предстоящей провизорской деятельности вам придется контролировать содержание перекиси водорода в приготовленных растворах пергидроля. Навеску (а) раствора перекиси водорода разбавляют в мерной колбе, к аликвотной части (Va) этого раствора добавляют разбавленную серную кислоту и титруют 0,1 н раствором перманганата калия до появления слаборозовой окраски:
2КМnO4 + 5H2O2 +3H2SO4 ( 2MnSO4 + 502 + К2SO4 + 8H2O

MnO4– + 8H+ + 5е- ( Мn+2 + 4Н2О
2
Е0=1,51 в. ЭКмnO4 = М/5 = 31,6  

Н2О2- + 2е- ( О2 + 2Н+


5
Е0=0,68 в. ЭН2O2 = 34/2 = 17

Методом обратного титрования определяют количество окислителей:
К2Сг2О7 + 6FeSO4 + 7H2SO4 ( Cг2(SO4)3 + 3Fe(SO4)3 + K2SO4
Cr2O7-2 + 14H+ + 6e- ( 2Cr+3 + 7H2O
2Fe3+ + 2e- ( 2Fe3+
II.4. Определение окисляемости воды.

Природная вода обычно содержит в своем составе некоторое количество восстановителей. При оценке чистоты воды проводят анализ на содержание в ней суммы различных восстановителей (органической и неорганической природы). Окисляемость воды выражают в миллиграммах восстановителей в одном литре или кубическом дециметре воды мг/дм3
Ход анализа. К 100 см3 аликвотной части титруемой воды прибавляют 5 см3  2 н серной кислоты и добавляют избыток 0,1 н раствора перманганата калия, кипятят в течении 10 минут. За это время реагирует такое количество перманганата, которое эквивалентно количеству восстановителей, содержащихся в воде. Остаток перманганата оттитровывают раствором щавелевой кислоты до полного обесцвечивания малиновой окраски перманганат иона.

Окисляемость воды рассчитывает по уравнению:
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Где W = 1 дм³ = 1000см³, ЭО2 = 32/4 = 8, Vалк = 100 см³.
По величине окисляемости  качество воды разделяется на разные виды; чистая, где содержание  восстановителей до 1 мг/дм³, питьевая - 1-2 мг/дм³, сомнительная - 3-4 мг/дм³, грязная более 4-х мг/дм³.
III. ЙОДО- И ХЛОРИДОМЕТРИЧЕСКОЕ ТИТРОВАНИЕ. АКВАМЕТРИЯ.
III.1. Йодометрическое титрование.
Йодометрия – одна из методов окислительно-восстановительного титрования, которая основана на реакции окисления йодид иона до молекулярного йода:


2J– – 2e–  ( J2°

E°2 + 0,62  
Или до трийодид иона:

3J– – 2e– ( J3– 

E°2+0,54 в.

В этом методе используются такие титранты, как растворы йода, тиосульфата и йодида калия. Стандартным раствором, используют раствор дихромата калия, индикатор – крахмал. 

Е°s°/s-2 < E° S4O6-2/2S2O3-2 (-0.15) < E° SO4-2/SO3-2 (0.15) < E° J-3/3J-(0.2) <      < E° O2/H2O2 (0.54)  < E° JO-3/J2(1.19) < E° Cr2O72-/2Cr3+(1.33)
Из сопоставления величин стандартных потенциалов, приведённых редокс пар, следует, что сульфид, тиосульфат  и сульфит ионы окисляются молекулярным йодом. Кислород, йодат, дихромат ионы, а также пероксид водорода восстанавливается йодид ионом. Йодометрия может быть использована, как для окислительного, так и восстановительного титрования.

Определение окислителей. Окислители определяют заместительным титрованием. К определяемому окислителю добавляют избыток йодида калия, выделивший молекулярный йод, эквивалентный количеству анализируемого окислителя, титруют тиосульфатом натрия. Определение восстановителей – проводят методом прямого титрования

2MnO4– + 10J– + H+  ( 2Mn2+2 + 5J2 + 8H2O
2Cu+2 + 4J– ( 2CuJ  + J2;

Eoo = 0,88 > Eв° = 0,54

J2+S2O3 –2 ( 2J– + S4O62– ;

Eoo – Eвo
S2–+J2 ( S + 2J–;



ЭДС = 0,54–(–0,15) = 0,69

Индикатором используют 2% спиртовой раствор крахмала. 5 мл такого раствора окрашивается в синий цвет от одной капли  0,05 м раствора молекулярного йода. Появление синей окраски обусловлено адсорбцией трийодид  иона крахмалом с образованием комплекса с переносом заряда. Причём, для синего окрашивания крахмала обязательно присутствие следов йодид иона. Индикатор добавляют к титруемому раствору не в начале титрования, а в близи точки эквивалентности, когда в титруемом растворе остаётся небольшое количество молекулярного йода, окраска раствора из красной переходит в жёлтый цвет.

Приготовление растворов. Раствор тиосульфата натрия неустойчив по следующей причине: Na2S2O3 + H2CO3  SO2↑ +S↓ + H2O + Na2CO3, то есть, тиосульфат ион под воздействием углекислого газа, содержащегося в воздухе, разлагается на серу и сернистый газ. Для стабилизации раствора тиосульфата натрия добавляют раствор соды, который сдвигает равновесие влево и стабилизирует раствор. Поскольку тиосульфат не отвечает требованиям стандарта, его раствор готовят приближённой концентрации, разбавляя более концентрированный раствор. Молекулярный йод является летучим, то есть возгоняется даже при комнатной температуре, и не отвечает требованиям стандарта, мало растворим в воде, поэтому его раствор также готовят, разбавляя концентрированный раствор.

Стандартизация титрантов. Стандартизацию тиосульфата натрия проводят стандартным раствором дихромата калия методом заместительного титрования, то есть к аликвотному объёму стандартного раствора добавляют избыток восстановителя - йодид калия, и выделившийся молекулярный йод, эквивалентному количеству окислителя (стандарта), титруют тиосульфатом нария:
K2Cr2O7 + 6KJ + 7H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3J2 + 4K2SO4 + 7H2O
J2 + 2Na2S2O3 ( 2NaJ + Na2S4O6
Титрант, молекулярный йод, стандартизируют прямым титрованием раствором тиосульфата натрия.
Ошибки йодометрического титрования. 1) Йодид ион в кислой среде способен окисляться кислородом  воздуха: 1. 4J– + O2 + 4H+ ( 2J2+2H2O. Для вытеснения кисло-рода из титруемой колбы добавляют гидрокарбонат натрия. 2. NaHCO3 + H2O ( NaOH + CO2↑ + H2O
2) Вторая ошибка обусловлена летучестью  молекулярного йода, из-за его способности к сублимации. Для исключения летучести к раствору,  молекулярного йода добавляют йодид калия:
J2 + KJ ( K[J3]–.
Применение йодометрии. Йодометрия широко применяется  в химическом анализе, в том числе для анализа лекарственных препаратов. Из неорганических веществ этим методом анализируют такие окислители, как перманганат калия, натриевую соль мышьяковистой кислоты, сулему HgCl2, сульфат меди (II). Такие лекарственные препараты, как формалин, акрихин, антипирин, анилин, аскорбиновая кислота  также анализируются йодометрически.

1-пример: прямым титрованием определяют процентное содержание йода в йодной настойке. Титрование проводят до обесцвечивания синее йодокрахмальной окраски (индикатор раствор крахмала). 
J2 + 2Na2S2O3 ( 2NaJ + Na2S4O6  

2- пример: oбратным титрованием определяют формалин
HCHO + J2 + 3NaOH ( HCONa + 2H2O + 2NaJ
К формалину добавляют избыток молекулярного йода, а непрореагировавший остаток молекулярного йода в щелочной среде превращается в йодат ион. Подкислив раствор, йодат ион переводят в молекулярный йод, который титруют тиосульфатом натрия.

EHСООNa / HCOН = 0,01;

E J2/2J– = 0,54;
ЭДС = 0,53.
3J2 + 6NaOH ( NaJO3 + 5NaJ + 3H2O 
NaJO3 + 5NaJ + H2SO4 ( 3J2 + 2Na2SO4 + 3H2O
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Определение сульфата натрия тоже проводят обратным титрованием. 
III.2. Хлорйодометрическое титрование

Основано на реакции восстановления хлорида йода до йодид иона или до молекулярного йода.

I. JCl + 2e ( J– + Cl– ; 

E JCl/J– + Cl = 0,795 в.
II.
2JCl + 2e ( J2 + 2Cl–;

E JCl/J2 + 2Cl= 1,19 в.
2J+ +2e ( J2                E° = 1,19 в
Реакция протекает по первому уравнению, а при потенциале титруемого вещества 0,4–0,66. Хлорид йода восстанавливается до молекулярного йода. Титрант-хлорид йода. Индикатор – крахмал. В точке эквивалентности:
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Лишняя капля хлорида йода реагирует  с йодид ионом, образованным в титруемом растворе, и образовавшийся молекулярный даёт синюю окраску с крахмалом. Титрант, хлорид йода аналогичен раствору молекулярного J2 , но обладает тем преимуществом, что он более устойчив, чем раствор йода. Метод применим только в кислой среде, так как в щелочной среде йодид ион превращается в гипойодат ион:
J– + OH– ( HJO.

Приготовление титранта 0,1 н раствора хлорида йода. В мерную колбу объемом на 1 литр  добавляют 11,4 г йодида калия, растворяют в 50 мл воды, добавляют в раствор 7,1 г - йодата калия в 250 мл воды и 200 мл концентрированного раствора соляной кислоты, затем разбавляют смесь до метки дистиллированной воды. При этом йодид ион, взаимодействуя с йодат ионом, образует хлорид йода:

2J– + JО3– + 6H+ ( 3J+  + 3H2O;
J– - 2e ( J+ ,



4
/
2

JO-3 + 6H+ +4e J+ + 3H2O


2
/
1

2KJ + KJО3 + 6HCl ( 3JCl + 3H2O
Стандартизация  хлорида йода проводят с раствором тиосульфата натрия при присутствии индикатора – крахмал; в точке эквивалентности. образовавшийся молекулярный йод даёт с крахмалом специфичную йодокрахмальную реакцию:
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JCl + NaJ ( NaCl + J2 
Применение хлоридометрии. Хлоридометрия применяется для определения таких восстановителей, как железо (II), сульфит ион ртути (I). и т.д.:

JCl + 2Fe+2 + H2SO4 ( Fe2(SO4)3 + HJ + JCl + HJ = J2 + HCl
III.3. Акваметрия.

Определение следов воды в анализируемом препарате (метод Фишера). Проводят в герметической системе, изображенной на рисунке – 2,
	снабжённой хлоркальциевой трубкой, которая предохраняет от проникновения влаги:
J2 + 3C5H5N + SO2  + H2O ( 2C5H5N ● HJ + C5H5NOSO2

Реактив Фишера: C6H5NO ● SO2 + CH3OH(Н[C5H5NOSO4●CH3]
В точке эквивалентности избыток реактива Фишера, содержащий молекулярный йод, реагирует с крахмалом, проявляя синее окрашивание. 

2-рисунок. Герметическая, влагозащитная, система для акваметрии.

 1. Колба с титруемым раствором CH3OH + H2O ;

 2. Бюретка с реактивом Фишера; .

 3. Хлоркальциевая трубка.
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2-рисунок.


IV. БРОМАТОМЕТРИЧЕСКОЕ, БРОМОМЕТРИЧЕСКОЕ И ДИХРОМАТОМЕТРИЧЕСКОЕ ТИТРОВАНИЕ.
IV 1. Сущность броматометрического титрования
Броматометрическая титрования или броматометрия является одним из методов редоксиметрического титрования. Оно основано на восстановлении бромат иона до бромид иона в кислой среде:

BrO3- +6H++6e→Br -+3H2O
E° BrO3-/Br- = 1,44 в.
Бромат калия окисляет вещества стандартным потенциалом меньше одного вольта и отвечает требованиям стандарта. В качестве индикатора в  броматометрии используют метилоранж или метилкрасный. Эти индикаторы окисляясь  молекулярным бромом, обесцвечиваются. Для нужно чтобы в точке эквивалентности образовался молекулярный бром. Поэтому в титруемый раствор добавляют бромид калия который в кислой среде реагирует с первой избыточной каплей титранта, бромата калия и образует молекулярный бром.
Применение: Метод применяется при анализе лекарственных пре-паратов содержащих мышьяк, мышьяковистый ангидрид, новоарсенола осарсол и других форм ацевгич препаратов. Соединения мышьяка ядовиты. Требуется осторожность. Пример: Определение мышьяковистого ангидрида.

3As2O3 + 2KBrO3 + 2HCl → 3As2O5 + 2KCl + 2HBr
As2O3 + 2H2O-He → As2O5 + 4H+
BrO3- + 6H+ + Ge → Br-+ 3H2O

ЭДС = E°- E°=1,44-0,56= 0,886 в.
В точке эквивалентности лишняя капля титранта реагирует с бромид ионом образуя молекулярный бром в результате следующей реакции. 

BrO3- +5Br-+6H+→ 3Br2+3H2O
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ТKBrO3/As2O3 = 0,14946/1000 = 0,004946 г/см3
Смысл данной величины – число граммов мышьяковистого ангидрида которое оттитровывается, одним миллилитром титранта.

К = Nист / Nтеор ;

m As2O3 =KKBrO3 * ТKBrO3/As2O3 * VKBrO3
IV.2. Бромометрическое титрование
Бромометрическое титрование или бромометрия oсновано на окислительно-восстановительной реакции: Br2 + 2e → 2Br-; E°Br2 /2Br- = 1,096 в.
В виду того, что раствор молекулярного брома не устойчив и токсичен применяют бромид - броматный способ бромометрического титрования, сущность которого сводится к следующему:

В титруемую солянокислую смесь добавляют избыток бромида калия

KBrO3 + 5KBr + 6HCl → 3Br2 + 6KCl + 3H2O
Выделившийся молекулярный бром служит титрантом окислителем для титруемого вещества. Именно поэтому метод называется бромид броматным способом бромометрического титрования, то есть в отличие от броматометрии, где окислителем является бромат калия, в бромометрии титрантом окислителем является молекулярный бром, образующийся в титруемой смеси. Количество затраченного молекулярного брома на окисление пропорционально количеству титранта бромата калия.

Применение бромометрии основано на реакции бромирования производных фенола:
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Сущность прямого бромометрического метода определения восстановителей: навеску анализируемого вещества растворяют в воде добавляют бромида калия и соляную кислоту титруют 0,1 н раствором бромата калия в присутствии индикатора метилоранжа при этом образующейся молекулярный бром тут же расходуется на окисление титруемого восстановителя и в точке эквивалентности когда заканчивается все количество восстановителя образующаяся очередная порция молекулярного брома обесцвечивает цвет индикатора метилоранжа.

Используют также обратное титрование. Определение салицилата натрия обратным броматометрическим  титрованием – бромид-броматным способом. В титруемый раствор добавляют отмеренное пипеткой мора избыточное количество бромата калия, бромида калия и соляную кислоту. Смесь выдерживают 10 мин для протекания реакции бромирования. Остаток молекулярного брома переводят  в молекулярный йод, добавив в раствор йодид калия т.о. переведя остаток титранта -1, а именно молекулярный бром в молекулярный йод который оттитровывают  тиосульфатом натрия. Поскольку среда кислая к тому же смесь содержит органические вещества невозможно использовать индикатор крахмал, поэтому в качестве индикаторной среды используют хлороформ.

Титрование продолжают до обесцвечивания малиновой окраски слоя хлороформа обусловленное восстановлением молекулярного йода (экстракт йода в хлороформе малинового цвета) тиосульфатом:

1.КBrO3 + 5КBr + 6HCl → 3Br2 + 3H2O + 6KCl

2.
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3.
Br2(остаток) + 2KJ → 2КBr + J2
4. Реакция титрования:

J2 + 2Na2S2O3 → 2NaJ + Na2S4O6
Массу салицилата натрия в титруемой колбе рассчитывают по формуле:
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Один моль салицилата натрия эквивалент трём молям молекулярного брома то есть шести атомом брома, поэтому при расчета эквивалента       молярную массу салицилата натрия делят на шесть.
IV.3. Дихроматометрическое титрование.
Дихроматометрическое титрование или дихроматометрия основано на реакции восстановления дихромат иона:
Cr2O72-+ 14H+ + 6e → 2Cr3+ + 7H2O; E° = 1,36 в. 
Дихромат калия отвечает требованиям к стандартным веществам, поэтому его раствор готовят в мерной колбе и стандартизуют по точной навеске. Индикатор дифениламин, дифениламина сульфоновая кислота.

Применения дихроматометрии.  1.Используется для стандартизации титранта йодометрии - тиосульфата натрия;
2. Прямым титрованием определяют восстановители с Е<1в: гексацианоферрит, сульфит, хлорид ионы, железо (II), мышьяковистого ангидрида и метанола. 
1- пример: Количественное о.пределение метанола:
Cr2O72- + CH3OH + 8H+ → 2Cr3+ + CO2 + 6H2O
Индикатор дифениламино сульфоновая кислота:
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2- Количественное определение нитратов методом титрования остатка.

3Fe2++NO3-(избиток) + 4H+  → 3Fe3+ + NO + 2H2O

6Fe2+ + Cr2O72-(остаток) + 14H+ → 6Fe3+ + 2Cr3+ + 7H2O

Индикатор йодокрахмальная бумага: 
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Cr2O72-+6J-+14H+  крахмал     3J2+2Cr3++7H2O

В точке эквивалентности проба титруемого раствора, нанесенная на йодокрахмальную бумаги вызывает его окрашивание в синий цвет.

Процентное содержание нитратов вычисляют по формуле.
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V. НИТРИТОМЕТРИЧЕСКОЕ И ЦЕРИМЕТРИЧЕСКОЕ ТИТРОВАНИЕ.
V.1. Нитритометрическое титрование.

Метод основан на реакции восстановления нитрит иона до двуокиси азота: NO2-+2H++e → NO+H2O; ЭNaNO2 = M ; ENО2-/NO = 0.99 в.

Вещества, стандартный потенциал которых меньше чем 1,0 – 0,4 = 0,6 вольта, железо (II) и другие восстановители окисляются нитрит ионом и восстанавливают нитрит ион до двуокиси азота.

Пример: NO2- + Fe2+ + 2H+ → Fe3+ + NO + H2O;  ЭДС = 1,0-0,77 = 0,23 в.
Е°гидрохинон/хинон < E°[J3]/3J-  < E°Fe3+/Fe2+< E° NO-2/NO > E° NO-3/ NO-2 < E° Cr2O72-/2Cr3+
Вещества, стандартный потенциал которых больше чем 1,00 например перманганат, дихромат ионы окисляют нитрит ион до нитрат иона. Пример:
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NO2- + H2O   2e   NO3- +2H+  ;
E°NO3-/NO2- = +0,94 в.
5NO2- + 2MnO4- +6H+ → 5 NO-3 + 2Mn2+ + 3H2O

ЭДС = E0° - EB°= 1,51 – 0,94 = 0,57в
Таким образом, нитриты обладают свойствами окислителя и используются в качестве титрантов окислителей при определении восстановителей олова (II), железа (II), мышьяковистого  ангидрида, аскорбиновой кислоты, йодид иона и других веществ .

Кроме того, нитрит натрия вступает (в кислой среде) в реакцию диазотирования с органическими аминами, образуя диазосоединения:
R-NH2 + NaNO2 + 2HCl ( [R-N≡N]Cl + 2H2O + NaCl

На этой реакции основано применение нитритометрии для количественного анализа органических соединений и лекарственных препаратов, имеющих в своём составе аминогруппы: стрептоцида, норсульфазола, новокаина, сульфаниламидных препаратов.

Приготовление раствора титранта нитрита натрия. Нитрит натрия отвечает требованиям, предъявляемым к стандартам и его раствор можно приготовить по точно отвешенной навеске. При необходимости, если соль нитрита натрия достаточно чиста, раствор титранта стандартизуют раствором сульфаниловой кислоты, высушенной предварительно до постоянной массы:
[image: image26.png]=N
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Кроме того, для установки титра раствора нитрита натрия применяют титрованный раствор перманганата  калия.

5NaNO2 + 2KMnO4 + 3H2SO4 = 5NaNO3 + 2MnSO4 + K2SO4 + 3H2O

Эта реакция обратима, по этому используют метод титрования остатка. Определение титра раствора нитрита натрия ведут в присутствии серной кислоты способом обратного титрования. Избыток раствора перманганата определяют йодометрическим титрованием:
2KMnO4 +10KJ+8 H2SO4  = 2MnSO4 +5J2 + 6K2SO4 +8H2O

J2 + Na2S2O3 = Na2S4O6 + 2NaJ
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Индикаторы, применяемые в нитритометрии.

В нитритометрии внешние и внутренние индикаторы. В качестве внешнего индикаторов используют йодокрахмальную бумагу, которую готовят из фильтровальной бумаги, пропитанной растворами йодида калия и крахмала с последующей сушкой бумаги. В конце титрования вещества в растворе появляется избыток титранта нитрита натрия, который в кислой среде взаимодействует с йодидом калия, содержащимся на йодокрахмальной бумаге, с выделением молекулярного йода.

2NaNO2 +2KJ+ 4HCl→J2 + 2No + 2KCl + 2H2O; ЭДС=1,2–0,54=0,66 в.
Выделившийся молекулярный йод окрашивает крахмал йодокрахмальной бумаги в синий цвет. Йодокрахмальная бумага является внешним индикатором, её нельзя опускать в титруемый раствор. В конце титрования, после добавления каждой порции раствора каплю титруемой смеси наносят стеклянной палочкой на йодокрахмальную бумагу. В точке эквивалентности бумага синеет. Параллельно проводят контрольный опыт. В качестве внутренних индикаторов в нитритометрии используют редокс индикаторы – тропеолин 00 или его смесь с метиловой синью.

При применении тропеолина 00 окраска меняется от красной до желтой:
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Е° = + 0,53 рН=0                          Е° = + 0,01 рН=7

   Малиновая                                        Синяя

Восстановительная форма                  Окислённая форма

Применение. Нитритометрия широко применяется для количественного определения сульфаниламидных препаратов. В качестве конкретного примера рассмотрим определение граммового количества стрептоцида. Определение основано на реакции образования нитрозосоединения

[image: image30.png]+ =
HN-50, @ NH, + NaO,+2HCI — [N - 50, @ N=N]Cl+ NaCl + 2H,0




Стрептоцид нерастворим в воде, поэтому его растворяют в кислоте. К контрольному раствору добавляют 30 мл воды, 0,5 г бромида калия, 2 капли тропеолина 00, титруют нитритом натрия до перехода малиновой окраски в  синюю. Скорость титрования должна быть замедленной: сначала 2 см3/мин, в конце титрования 0,05 см3/мин. Реакция диазотирования проходит медленно, для её ускорения в реакционную смесь добавляют бромид калия. Граммовое количество стрептоцида рассчитывают по формуле:
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Количественное определение новокаина проводится аналогичным образом

(H5C2)2N(CH2)2OCOC6H4NH2 + NaNO + 2HCl →

 →[(C2H5)2N(CH2)2OCOC6H4N≡N]Cl + NaCl + 2H2O

V.2. Цериметрическое титрование.

Метод основан на окислительных свойствах церия (IV) в кислой среде.

E° ce +4/ce+3 =1,44 в.;     Ce +4 + e → Ce +3

Значение стандартного потенциала церия существенно зависит от природы кислоты: в соляной Е° = 1,28, в., серной Е° = 1,45 в., в азотной кислоте Е° = 1,60 в. Рабочим раствором является сульфат церия (IV), его деци - или санти - нормальные растворы. Готовят титрант, растворяя сульфат церия при легком подогревании в воде, содержащей (25 см3) концентрированной серной кислоты в одном дм3 раствора. Установочным веществом служит оксалат натрия: 

Na2C2O4 + 2Ce(SO4)2 → Ce2(SO4)3 + Na2SO4 + 2CO2   
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Или йодометрическим титрованием:

2Ce(SO4)2 + 2KJ→Ce2(SO4)3 + K2SO4 + J2;
J2+Na2S2O3→2NaJ + Na2S4O6

TNa2S2O3 / Ce(SO4)2  = 0,033222 г/см3
Индикатор: применяется редокс индикатор ферроин с Е° =1,066 в.
[image: image33.png]



Восстановительная форма индикатора имеет красный цвет  - окисляясь, индикатор становится бесцветным:
Восстановленная форма           Е°                  Окисленная форма

        красная                    <<1,1 – 1,26<<             бесцветная

Титруют до перехода окраски красной в бесцветную.

Применение. Цериметрия включена в Государственную Фармакопею  и применяется для количественного определения восстановителей мышьяка (III), олова (II), сурмы (III)  и органических кислот, фенолов, аминов, аминокислот и углеводов. 1-пример:

2Ce(SO4)2+2FeSО4  H2SO4   Ce2(SO4)3+Fe2(SO4)3
Ce+4 +e → Ce3+;  E°= nE°о + mE°в/ n+m = 1*1,45 + 1*0,77/1+1 = 2,22/2=1,11 в.
Интервал  ∆Е изменения окраски индикатора ферроина 

∆EJnd = E°инд + 0,058/ n = 1,06 ± 0,058/1 =1,12-1,00 то есть интервал изменения окраски редокс индикатора ферроина соответствует значению равновесного потенциала в точке эквивалентности. Титр соответствия:           TCe(SO4)2/FeSO4=0,1518. Следовательно:
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Ход анализа процентного содержания перекиси водорода. Навеску перекиси водорода   (точный объём) разбавляют в мерной колбе до 100 мл.  К 20 см3  аликвоты добавляют 10 см3  серной кислоты +1 кап. 0,025 м ферроина и титруют раствором сульфата церия до изменения окраски из бледно-розовой до бесцветного.
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VI. ОСАДИТЕЛЬНОЕ ТИТРОВАНИЕ. ТРЕБОВАНИЯ К РЕАКЦИЯМ. ИНДИКАТОРЫ. КРИВАЯ ТИТРОВАНИЯ, ЕГО ПОСТРОЕНИЕ И АНАЛИЗ.
VI.1. Осадительное титрование.
Методы осадительного титрования основаны на реакции количественного (полного) осаждения анализируемого вещества или иона. Методы осаждения, как и весовой анализ, основаны на теории осаждения и тесно связаны с понятием «ПР» - произведения растворимости.

Точку эквивалентности определяют химическим путём – индикаторами на избыток титранта  (или исчезновения титруемого вещества), а так же  используют инструментальные методы, т.е. физико-химические свойства раствора в процессе титрования – электропроводность, поглощение, отражение света и д.р.

К реакциям осаждения предъявляются следующие требования:

1. Осадок, осаждаемый при титровании должен быть практически нерастворимым. Для достаточной точности осадительного титрования применяют реакции  осаждения, при которых образуются осадки с ПР ≤ 10-10.

2. Скорость образования осадка должна быть большой.

3.Отсутствие процесса соосаждения.

4. Наличие подходящего индикатора.

Классификация:
Наиболее широкое применение нашли следующие виды осадительного  титрования:

1. Аргентометрия. Титрант  - нитрат серебра, используется для количественного анализа хлоридов, бромидов и йодидов.

2. Тиоцианометрия (Роданометрия или метод Фольгарда) титрант – тиоцианат аммония, используется для количественного определения ионов серебра.

3. Меркурометрия: титрант – нитрат ртути (I), используется для определения галоидов. Jnd[FeNCS]2+  обесцвечивается, дифенилмарбазон адсорбируясь образует осадок интенсивного  синего цвета.

4. Сульфатометрия: титрант серная кислота, используется для определения солей бария.

Чувствительность  метода осадительного титрования определяется произведением растворимости осадка. Чем меньше ПР осадка, тем меньше его растворимость и следовательно больше чувствительность  метода. Например: При взаимодействии нитрата серебра с хлоридами, бромидами и йодидами образуются нерастворимые в воде осадки.

ПРAgCl=1,8*10-10;       ПРAgBr=4,9 *10-13;       ПРAgJ=1*10-16;

Следовательно, точность аргентометрического определения йодид иона выше чем в предыдущих.

VI.2. Кривые осадительного титрования

Значение кривых осадительного титрования заключается в том, что они позволяют проследить динамику осадительного титрования и выбрать нужный индикатор.

Принцип построения кривой титрования здесь таков же, как при построении кривой титрования в методе нейтрализации, по ординате – показатель концентрации титруемого вещества от количества прибавленного титранта. Рассмотрим построение кривой титрования 20 см3  0,1 н раствора хлорида натрия с 20 см3 децинормальным раствором нитрата серебра.

AgNO3+NaCl → AgCl↓+NaNo3
V=20см3    V=20 см3     Ag++Cl- →AgCl
N=0,1н       N=0,1н      ПРAgCl=1,010-10
Вспомним:

ПРAgCl =[Ag+]*[Cl-]=1*10-10

Прологорифмуем:

lg[Ag+]+lg[Cl-]=1*10-10 

-lg[Ag+]+(-lg[Cl-])=10

pAg+pCl=10    pCl=10-pAg

1) Начало титрования:
[Cl-] = 0,1;
[Cl-] = CNaCl;
pCl =-lgCNaCl; pCl = 1
2) Прибавлен 90% раствор нитрата серебра, осталось 10% хлорида натрия:
pCl =-lgCNaCl=-lg10-1*10/100 =-lg10-2 =2

3) Прибавлен 99% раствор нитрата серебра, осталось недотитрованным 1% хлорида натрия:
pCl =-lg10-1*1/100 =-lg10-3 =3

4) Прибавлен 99,9% раствор нитрата сребра, осталось недотитрованным 0,1% хлорида натрия:
pCl = -lg[NaCl]*0,1/100 = -lg 0,1*0,1/100 = -lg10-4 = 4

pCl =-lg[0,1(1-01*19,98/0,1*20)=-lg[0,1(1-0,999)]= -lg1*10-4 =+4

5) В точке эквивалентности концентация хлорид иона определяется из выражения произведения растворимости: ПРAgCl =[Ag+]*[Cl-]=1*10-10, поскольку AgCl = Ag+ + Cl-      [Ag+] = [Cl-];  

[Cl-] = (ПPAgCl)1/2 = (1*10-10)1/2  = 1*10-5                   pCl=5

6) Прибавлен 100,1% раствор нитрата серебра, в титруемой смеси оказалось 1% избытка нитрата серебра:
pCl=рПРAgCl+ lg [AgNO3]*0,1/100=10+lg 0,1*0,1/100=10+lg10-4 =10-4=6

        Результаты расчёта pCl-
	N
	VAgNO3
	[Cl-]
	Cl-
	PAg+

	1
	0
	10-1
	1
	-

	2
	90
	10-2
	2
	8

	3
	99
	10-3
	3
	7

	4
	99,9
	10-4
	4
	6

	5
	т.э 100
	10-5
	5
	5

	6
	100,1
	10-4 Изб[Ag+]
	6
	4


Сколько см3  составляет 0,1% титранта от общего количества 20 см3  - 100%
 V 20*0,1/100=2/100=0,02см3,  т.е. это составляет 0,5 капли 

Поскольку 0,5 капли добавить невозможно, то добавление последней капли приводит к 0,1% избытку титранта в титруемой смеси и при этом происходит  скачок pCl от 4 до 6, т.е. на 2 единицы  сразу, тогда как предыдущие прибавления титранта не приводили к столь резкому изменению (pCl) показателя концентрации хлорид иона.

В методе нейтрализации величина скачка титрования была прямо пропорциональна константе диссоциации и концентрации титруемой кислоты или основания.

В методе оксидиметрии скачок был прямо пропорционален разнице стандартных потенциалов окислителя и восстановителя.

Величина скачка осадительного титрования зависит от концентрации титруемого раствора и величины произведения растворимости осадка. 

∆pAg~C~1/ПРAgCl
Зависимость скачка от концентрации титранта и анализируемого раствора. 
Титруем не 0,1, а 1н раствора NaCl c 1н AgNO3. У точки эквивалентности, когда прибавлено 99,9% нитрата серебра, остаётся 0,1% недотитрованной соли хлорида  натрия.

1г. экв. NaCl – 100%                [Cl-]=1*0,1/100=0,001=1*10-3
[Cl-]                      0,1%                  pCl=3

После прибавления 100,1% имеем избыток 1% нитрата серебра 

       1г. экв. AgNO3→100%              [Ag+]=1*0,1/100=0,001=1*10-3

        [Ag+]←0,1%                        pAg+=3                  pCl=10-3=7

Как видим увеличение концентрации в 10 раз привело к увеличению скачка от 3 до 7 т.е. на 4 порядка 100% (вместо 2х), т.е. возросло в 2 раза

Зависимость величины скачка титрования от ПР осадка. KJ+AgNO3=AgJт.+KNO3        ПРAgJ=10-16          pAg+pJ = 16. У точки эквивалентности, когда прибавлено 99,9% нитрата серебра осталось 0,1% йодида калия.

0,1 KJ – 100 [J-] = 0,1*0,1/100 = 10-4 [J-]=10-4 pJ=4

[J-]   0,1%                                pAg+=16-4=12

ПРAgJ=1*10-16                        pAg+pJ=16

При прибавлении 100,1% нитрата серебра, имеем 0,1% избытка иона серебра.

       1г. экв. Ag+ - 100%              [Ag+]=0,1*0,1/100=0,0001=1*10-4

         [Ag+]←0,1%                        pAg+=4                  pJ=16-4=12
Т.е. скачок титрования ∆J=12-4=6 составляет 6 единиц рГаl.
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VI.3. Индикаторы осадительного титрования

В осадительном титровании применяют 3 типа индикаторов. Осадительные, металлохромные (т.е. комплексообразующие) и адсорбционные.

1. Осадительные индикаторы – образуют с титрантом цветное титрование. Пример – хромат калия.

Осадительные индикаторы можно применять лишь при выполнении следующих 2х условий:

а) Осадок титранта с индикатором должен растворяться лучше чем осадок титранта с веществом АВ.

А+В→АВ↓                   ПРАВ< ПРJnd В

В+Jnd→ Jnd В↓

Т.е. первое необходимое условие: осадок индикатора с титрантом должен образовываться только после практически полного осаждения вещества (А) титрантом, т.е. осадка  - А В.

б) Осадок индикатора с титрантом должен образовываться в пределах концентрации соответствующих скачку титрования. Поэтому  предварительно рассчитывают концентрацию титранта и осадительного индикатора, необходимую для срабатывания индикатора. Расчёт этот проводят исходя из выражения ПР или (Кs)

Например. Титруем 0,1 н NaCl с 0,1 AgNO3   
При [Clˉ]=10ˉ10    для образования   AgCl достаточно.

[Ag+] = ПРAgCl/[Clˉ]=10-10/10-1 = 10-9 г. ион/дм3       [Clˉ]*[Ag+]=10-9 *10-1 ПРAgCl, в точке эквивалентности [Ag+]=√ПРAgCl √1*10-10 = 1*10-5

Рассчитаем минимальную концентрацию индикатора хромата калия, необходимую для образования осадка в точке эквивалентности в методе Мора:
ПР Ag2CrО4=[Ag+]2[CrO4-2]=1*10-12 

[CrO4-2]=1*10-12 /[Ag+]2 =1*10-12 /(10-5)2 =1*10-2

Такая концентрация хромат иона в точке эквивалентности достаточна для образования осадка хромата серебра, тогда как до точки эквивалента для [Ag+]<10-5 вышеуказанная концентрация хромат иона недостаточна для образования осадка хромата серебра, так как

ИП =СCrO4-2 *С2Ag+=1*10-2 *(1*10-6 )2 =1*10-2 *1*10-12  =1*10-14

ИП Ag2CrO4=1*10-14<ПРAg2CrО4=1*10-12 ионное произведение меньше величины произведения растворимости.

2) Металлохромные индикаторы  - дают с титрантом цветной комплекс в точке эквивалентности. При изменении или появлении цвета раствора титрование заканчивают. Устойчивость этого комплекса [BJnd] должна быть меньше чем устойчивость осадка АВ, так как в противном случае комплекс образуется раньше осадка АВ. Пример – использование железа (III) в тиоцианатометрическом титровании.

VI.4. Метод Фольгарда. Роданометрическое (или тиоцианатометрическое) титрование – 

Метод Фольгарда основано на титровании остатка первого титранта 

1) Br- + Ag+ → AgBr; 2)Ag++NCS-→AgNCS; 3) в точке эквивалентности     NCS-+Fe3+ → [FeNCS]2+ или молекулярном виде:
NH4NCS+ NH4Fe(SO4)2    HNO3   [FeNCS]SO4+ (NH4)2 SO4
При применении металлохромных индикаторов очень важно, что бы сначала образовался осадок  вещества с титрантом (AgNCS) , а затем цветной комплекс титранта с индикатором: Кн  [FeNCS]=7*10-3>>ПРAgNCS=1*10-12
Благодаря этому неравенству титрант тиоцианат аммония взаимодействует с металлохромным индикатором только лишь после полного связывания ионов серебра в осадок тиоцианата серебра.

Адсорбционные индикаторы – в растворах ионизируются, образуя поляризующиеся  ионы, которые окрашены или меняют  цвет под действием заряженных частиц – поляризаторов. (Метод Фаянса).

Частички осадка, получившиеся в ходе титрования адсорбируют на себе до точки эквивалента избыток осадителя: Ag++Cl-→{AgCl*nCl-}nNa+ После точки эквивалентности:
{AgClnCl} nNa+mAgNO3→{AgCl*mAg+}mNO3-
К адсорбционным индикаторам относятся флуоресцеин и эозин. Адсорбционная способность анионов уменьшаются в ряду: J->Br->NCS->эозин >Cl->флуоресцеин>NO3-. Следовательно, при титровании хлорид ионов нельзя использовать эозин.

Механизм изменения  окраски адсорбционного индикатора сводится к следующему: как показано выше, после точки эквивалентности меняется заряд мицеллы из–за десорбции адсорбционного слоя галогенид иона и адсорбции к осадку катионов серебра, что приводит к изменению слоя противо  иона-катиона металла на анион кислоты (нитрат ионы). Поскольку адсорбционная способность к осадку у адсорбционных индикаторов выше чем нитрат иона, индикатор адсорбируется  на поверхность осадка, при этом деформируется его электронное облако, что приводит к изменению цвета индикатора (осадка). Таким образом:   

{AgClnAg+}nNO3-+флуоресцеин → {AgClnAg+}n флуоресцеин + nNO3-
                               Жёлто – зелёное                         Розовое

VII. МЕТОДЫ ОСАДИТЕЛЬНОГО ТИТРОВАНИЯ. АРГЕНТОМЕТРИЧЕСКОЕ, ТИОЦИАНОМЕТРИЧЕСКОЕ И МЕРКУРОМЕТРИЧЕСКОЕ ТИТРОВАНИЕ. 
VII.1.Аргентометрическое титрование.
Сущность метода:  Метод основан на реакции осаждения галогенидов нитратом серебра.

Рабочим раствором, титрантом является 0,1 н или 0,05 н раствор нитрата серебра, его можно приготовить по точной навеске. При необходимости титруют 0,1 н раствором NaCl. Следовательно, установочным веществом является хлорид натрия. Титр соответствия хлорида натрия по нитрату серебра.

TNaCl/AgNO3=NNaCl*ЭAgNO3/1000 = 0,1*169,8/1000 = 0,01698 г/см3

Различают 3 варианта аргентометрического титрования в зависимости от применяемого индикатора.

Три вида аргентометрического титрования. 

1. Безиндикаторный метод Гей-Люссака является безиндикаторным методом, точку эквивалентности устанавливают, по прекращению образования осадка от прибавления новой порции титранта осадителя нитрата серебра: 

AgNO3 + KJ → AgJ↓ + KNO3

До точки эквивалентности в титруемой смеси  имеются ионы, одноименные с осадком. Образующийся осадок AgJ адсорбирует на своей поверхности избыточные одноименные йодид ионы, имеющиеся в недотитрованном растворе, и образуют заряженные мицеллы.
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Эти одноименно заряженные частицы отталкиваются между собой, и раствор над осадком будет мутным. В точке эквивалентности, когда среагировали точно, равные количества нитрата серебра и йодида калия, раствор над осадком будет прозрачным, следовательно, просветление раствора у точки эквивалентности связано с тем, что в титруемой смеси отсутствует избыточное количество как титранта, так и тируемого вещества.

После точки эквивалентности в титруемой смеси преобладают ионы серебра, которые адсорбируясь на поверхности осадка йодида серебра, снова вызывают помутнение раствора из-за образования мицелл иного состава и заряда. Задача заключается в том, чтобы при титровании уловить момент просветления раствора над осадком, что соответствует точке эквивалентности.

Для этого в близи точки эквивалентности, после добавления очередной капли титранта перемешивают и выжидают полного оседания образовавшегося осадка. Затем добавляют следующую каплю титранта осадителя и внимательно следят за образованием мути  в месте  соприкосновения титранта и титруемым раствором. Расход титранта, соответствующий моменту просветления  соответствует точке эквивалентности.

Преимущества и недостатки метода:

1. Является одним из точных методов для определения галоидов.

2. Является безиндикаторным.

3. Применим как в сильно кислых средах, так и в окрашенных растворах.

Недостатки метода.

1. Требует большой затраты времени.

2. Требует большого терпения и навыка.

Поэтому этот способ не нашёл широкого применения.

2.  Аргентометрическое титрование с применением осадительного индикатора  - метод Мора.

Сущность: Основано на реакции образования осадка кирпично-красного цвета в точке  эквивалентности с  индикатором хромата калия.

Метод предназначен для определения хлоридов и бромидов. Количество йодид и тиоционат ионов этим методом  определить нельзя, так как  осадки йодида и тиоцианата серебра адсорбируют индикатор хромат ион, и осадок окрашивается уже не достигая точки эквивалентности.

Таким образом, метод Мора отличается от метода Гей-Люссака тем, что точку эквивалентности определяют с помощью 5% раствора осадительного индикатора хромата калия. Первая же избыточная капля нитрата серебра реагирует с индикатором, образуя осадок кирпично-красного цвета: K2CrO4 + 2AgNO3 → Ag2CrO4↓ + 2KNO3

Хромат и хлорид серебра имеют не одинаковый стехиометрический состав. Рассчитаем концентрацию иона серебра в растворе над осадками и докажем, что образование хромата серебра происходит только после практически полного осаждения хлорида серебра.

AgCl = Ag+ + Cl-



(Ag2CrO4)=2Ag++CrO42-           
КsAgCl=9*10-12




Кs(AgCl)=[Ag+] [Cl-]=x*x=x2         Кs(Ag2CrO4)=[Ag+]2 [CrO42-]=2x2*x=4x3           

x2=1,610-10   x=√1,610-10                                      4x3=9*10-12

Концентрация Ag+ над             или x=(9*10-12/4)1/3=1,3*10-4
осадком   AgCl 1,2610-5

3√2,25=log2,25/3=0,352/3=0,1171

                                                              antlog 0,1171=1,31

                                                                             [CrO42-]=1,310-4 [Ag+]=2,610-4

                                                                   Концентрация Ag+ над осадком

                                                    Ag2CrO4 =2,610-4

Для выпадения осадка хлорида серебра из 0,1 н раствора хлорида натрия достаточно [Ag+] = 10-10/10-1 =10-9 г ион/л ионов серебра, тогда как такая концентрация [Ag+] =10-9 не достаточна для образования осадка иона серебра с индикатором хромат ионов, потому что концентрация [Ag+] =10-9 ниже критической, пороговой концентрации, необходимой для образования осадка хромата серебра.

Ks(AgCrO4) =10-12 >[Ag+]  [CrO42-]=[10-9 ]210-2 =10-18*10-2=10-20

Концентрация иона серебра в точке эквивалентности определяется величиной KS и равна [Ag+]=[Cl]=Х2 =KS(AgCl) х2  =10-10 , т.е. в точке эквивалентности [Ag+]  =10-5 
Рассчитаем минимальную концентрацию индикаторного иона для образования осадка Ag2CrO4 при концентрации иона серебра, соответствующей скачку титрования, т.е. при:

[Ag+]2[CrO42-]=1*10-12;          [CrO42-]=10-12/[Ag+]=10-12 /10-10=1*10-2

В качестве раствора в титруемый раствор добавляют 0,5 см3 раствора K2CrO4.

Докажем что при добавлении такого количества индикатора в титруемом растворе обеспечивается [CrO42-]=1*10-12 моль/л

в 100 гр раствора  - 5г K2CrO4         а = 5*0,5/100=0,025г.

       в 0,5 гр.  раствора    а                    

СK2CrO4 = m*1000/M*V=0,025*1000/194*20=25/3880=6,510-3

Достаточно ли [Ag+]=1,2610-5 для образования кирпично-красного осадка при данной концентрации хромат иона:
[Ag+]2*[CrO42-]=(1,2610-5)2*6,510-3=1,59*10-10*6,5*10-3=10,33*10-13

=1*10-12 ≤KS(Ag2CrO4)=9*10-12   Выпадает осадок Ag2CrO4  т.к. ионное произведение после достижения точки эквивалентности в пределах скачка титрования становится  больше произведение растворимости. 

[10-4]2*[10-3]=10-8*10-3=10-11>9*10-12
Рассчитаем % содержания Cl- , остающегося недотитрованным в точке эквивалентности.

Из KS(AgCl)[Cl-]= KS(AgCl)/[Ag+]=1,610-10 /1,26*10-5 =1,26*10-5

В точке эквивалентности [Cl-]=1,26*10-5         

% [Cl-]=1,26*10-5*100/ 0,1=0,01% Cl остаётся недотитрованным, это в пределах точности титриметрического анализа.

Таким образом, из расчётов следует 3 важных вывода:

1.Образование осадка хлорида серебра начинается в 0,1 растворе хлорида натрия при концентрации серебра = 10-9
2.Образование осадка индикатора хромата серебра начинается при [Ag+]>10-5
3.К началу образования осадка кирпично-красного цвета индикатора Ag2CrO4 количество недотитрованнных хлорид ионов составляет не более 0,01%

Преимущество метода Мора: удобно устанавливать точку эквивалентности, поскольку образуется цветной осадок.

Недостаток метода Мора:

Метод применяем только в нейтральной среде.

В кислой среде осадок индикатора  Ag2CrO4 растворяется, а в щелочной среде ион серебра выпадает в осадок в виде оксида.

3. Аргентометрическое титрование с применением  адсорбционного индикатора (метод Фаянса).

Основано на применении адсорбционных индикаторов Эозина и Флуоресцеина, которые адсорбируясь к мицелле, изменяют свою окраску. Анионы индикаторов адсорбируют сильнее чем нитрат ионы. При этом происходит деформация электронной оболочки индикатора, в результате которой изменяется цвет осадка.

Адсорбционным называют индикаторы изменяющие свою окраску при замещении внешнесферного аниона мицеллы осадка.

Метод Фаянса широко применяется в Фармакопейном анализе.

Основным условием применения адсорбционного индикатора является то, что анионы индикатора не должны адсорбироваться к осадку сильнее, чем определяемые ионы.

Например, Эозин нельзя применять при определении хлорид ионов, так как эозин адсорбируется сильнее, чем хлорид ион, изменение окраски произойдёт в самом начале титрования.

Кфлуор=10-8 только в нейтральной и слабощелочной 7-10. Эозин более сильная кислота и титрование можно проводить даже в кислой среде с рН –

 В точке эквивалентности:

[AgBr*nAg+]nNO3-+nЭ-→[AgBrAg+] nЭ- + nNO3-

     Желтый                       зелёный

VII.2. Тиоцианатометрия (Роданотометрия). Метод Фольгарда.

Основано на реакции осаждения иона серебра с роданидом аммония.

NH4NCS+AgNO3→AgNCS↓+NH4NO3
                                Ks=1*10-12
  Индикатор:-

- Применяют металлохромный индикатор железо аммонийные квасцы NH4 Fe(SO4 )2  или другой соли Fe (III)

Fe (III) в точке эквивалентности, реагируя с избытком титранта тиоцианата аммония, образует комплексное соединение кроваво-красного цвета.

Условие:

- Среда при тиоцианатометрическом титровании должна быть слабо кислая по следующей причине:

1) В нейтральной среде соль железа (III), выполняющая роль металлохромного индикатора, гидролизуется.

2) В азотноғкислой среде тиоционатная группа окисляется до CN- и SO4-2  ионов отдавая 6 электронов.

NH4NCS+2HNO3→H2SO4 +NH4CN+2NO

NCS- +4H2O→→ CN- +SO42- +8H+

NO3-+4H++3e→NO+2H2O
 3) Для предотвращения реакции гидролиза создают слабо кислую среду.

Схема анализа по методу Фольгарда.

а) Br-+Ag+→AgBr↓

б) AgNO3+NH4NCS→AgNCS↓+NH4NO3

    остаток

в) Избыточная капля титранта, реагируя с индикатором вызывает красную окраску.

2NH4NCS + NH4Fe (SO4)2 → 2[FeNCS]SO4 + (NH4)2SO4

                                                        красный
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Метод Фольгарда не применим в присутствии солей, которые образуют нерастворимые осадки с тиоцианат ионом. Метод не применим так же в присутствии соли окислителей.

Задача из фармакопеи: Определение массовой доли нитрата серебра проводится прямым тиоцианатометрическим титрованием.

Точную вывеску растворяют в мерной колбе объёмом W и его аликвотный объём титруют тиоцианатом аммония в присутствии индикатора железо аммонийного квасца. Расчёт проводят по формулам:

%Ag = ЭAg*NNCS * VNCS*W/ 100*a*Vалк 

%Ag = КNCS- *Т NCS-/Ag VNCS * 100*W/ a*Vалк
VII.3. Меркурометрическое титрование

Основано на реакции осаждения галоидов одновалентной ртутью. Hg2(NO3)2 + 2NaCl → HgCl2↓ + 2NaNO3;    KS=1*10-18. Применяется для количественного определения галоидов. Индикатор – комплексное соединение тиоционата железа (III). В точке эквивалентности избыточная капля титранта нитрата ртути (I) образует мало растворимое соединение, разрушив комплексный ион красного цвета:
3Hg2(NO3)2 + 6[FeNCS]SO4 → 3Hg2(NCS)2↓ + 2Fe(NO3)3 + 2Fe2(SO4)3

                                        красн                 бесцветный
Адсорбционный индикатор дифенилкарбазон сорбируясь на поверхности митцеллы осадка [Hg2Cl2*nHg2+2] * Jnd восстанавливается до дифенилкарбазона белый цвет осадка изменяется в синий.

Ход анализа. В титруемый раствор хлорида натрия добавляют 1 мл 0,05 н раствора тиоцианата и 2-3 мл  концентрированного раствора нитрата железа (III). Появляется красное окрашивание, вследствие образования комплексного иона. Красная окраска титруемого раствора не исчезает при титровании пока в ней имеются хлорид ионы. Титруют до исчезновения красной окраски индикатора [FeNCS]2+
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Преимущества метода:

1) Меркурометрия экономически более выгодна и более чувствительна чем аргентометрия.

2) Применима даже в сильно кислых средах, комплекс устойчив, а осадок не растворим.

Недостаток – основной недостаток меркурометрии – это ядовитость солей ртути.

VIII. КОМПЛЕКСИМЕТРИЧЕСКОЕ ТИТРОВАНИЕ
VIII.1.Комплексиметрия
Комплексиметрия – титритметрический анализ основанный на использовании реакции комплексообразования между определяемыми компонентом анализируемого раствора и титрантом: M + nL = MLn
где  М – катион металла (без указания заряда), L – лиганд находящийся в растворе титранта.
Примеры: Определение цианид ионов CN- титрованием анализируемого раствора содержащего цианид – ионы, стандартным раствором нитрата серебра. С начала прибавления титранта  и до ТЭ образуется растворимый цианидный комплекс серебра (I) [Ag(CN)2]- по схеме Ag++2CN=[Ag(CN)2]- . По достижении точки эквивалентности (ТЭ) дальнейшее прибавление избыточного титранта приводит к образованию осадка цианида серебра: [Ag(CN)2]- +Ag+→2AgCN↓ . Конечная точка титрование (КТТ) фиксируется по появлению мути осадка AgCN.
Определение катионов кальция Са2+ - титрованием стандартным раствором комплексона динатриевой соли этилендиамина тетраацетата ЭДТА – Na2H2Y где символом H2Y обозначают четырёхосновную молекулу ЭДТА. Са2+ +H2Y2-=СаY2- + 2H+

Требования предъявляемые к реакциям в комплексиметрии:
1. Стехиометричность. В реакции должен образоваться один продукт, точно определенного состава. Побочные реакции должны отсутствовать.

2. Полнота протекания реакции. Реакция должна протекать практически до конца, т.е. на 99,99%. Для этого устойчивость образующегося комплекса ML должен быть наибольшая β≥108 
3. Реакция комплексообразования должна протекать быстро, равновесие должно устанавливаться мгновенно.

4. реакция должна обеспечивать отчётливую фиксацию КТТ.

VIII.2. Классификация методов комплексиметрии

Методы комплексиметрии классифицируют в зависимости от природы титранта

а) Меркуриметрия или меркуриметрическое  титрование – метод основанный на использовании реакций образования растворимых устойчивых, слабодиссоциирующихся комплексов ртути (II), формально содержащих катион Hg2+ 
б) Цианометрия  или цианометрическое титрование – основан на образовании растворимых, устойчивых, слабодиссоциирующих цианидных комплексов металлов содержащих в качестве лигандов цианогруппы CN-, например серебра, цинка, ртути, кобальта, никеля.

в) Фторометрия или фторометрическое титрование – основан на образовании фторидных комплексов, алюминия, циркония (IV), тория (IV).

г) Комплексонометрия или комплексонометрическое титрование – основан на использовании реакции образования комплексонатов – комплексных соединений катионов металлов с комплексонами.

Из всех методов комплексонометрии наиболее распространено комплексонометрия. 

Комплексоны и комплексонаты: Комплексонометрическое титрование основано на реакции образования прочных внутрикомплексных соединений - ионов металлов со специальными комплексообразующими органическими реактивами.

В качестве комплексообразующих реагентов широко используется аминополикарбоновые кислоты, предложенные в 1944 г. Шварценбахом. Благодаря их высокой комплексообразующей способности, эти кислоты называют комплексонами, а метод часто называют комплексонометрическим титрованием. Комплексы ионов металлов с комплексонами называют комплексонатами.

2. Комплексоны и их применение в анализе.

Применяют следующие комплексоны: Комплексон I, Комплексон II, Нитрилотриуксусная кислота  (четырёхдентатный лиганд), Этилендиаминтетрауксусная кислота ЭДТУК (шестидентатный лиганд), Комплексон III (Динатриевая кислота ЭДТА, торговое название Трилон Б):
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Многие ионы металлов Zn2+, Cu2+,Co2+, Mg2+, Cr3+, Fe3+, Fe2+  и т.д., образуют устойчивые бесцветные комплексы хорошо растворимые в воде. Всё это позволяет использовать ЭТДА для титриметрического определения солей металлов.

ЭДТА – является четырехпротонной кислотой, которая ионизируется по четырём ступеням

H4Tr =H3Tr-+H+                      

H3Tr-=H2Tr-2+H+
H2Tr=HTr-3+H+
HTr3-=Tr-4+H+


Константа равновесия (депротонизации) 2х первых ступеней значительно больше 2х последующих. Поэтому в кислой среде рН = 4-5 ЭДТА частично депротонизируется и находится в виде [H2Tr]2-  двухзарядного аниона.

В слабощелочной среде (рН=8-9) под влиянием гидроксил ионов идёт дальнейшее депротонирование и образуется трёхзарядный анион ЭДТА [HTr]3-, а в сильнощелочной среде (рН>12) происходит полное депротонирование всех 4 протонов с образованием 4х зарядного аниона.

Следовательно, для образования комплекса трилона и ионом металла необходима слабощелочная среда, так как в кислой среде трилон находится в протонированной форме.

Взаимодействие 2х и 3х зарядных ионов металлов с трилоном Б  выражают следующими уравнениями:

М2++[H2Tr]2-  = [МTr]2-+2Н+

М3++[H2Tr]2-  = [МTr]-+2Н+

Для того чтобы эти реакции шли до конца, нужно связать выделяющиеся ионы водорода в мало диссоциируемое соединение.

Для этой цели используют аммиачную смесь.

Таким образом, реакции между катионами металлов и молекулами комплексов отвечают стехиометрическому соотношению 1:1.

Например:  Ca2++[H2Tr]2-=[CaTr]2-+2H+

 Растворение осадков кальция трилоном Б в щелочной среде происходит по уравнению:

CaC2O4(т)+Na4[Tr]=Na2[CaTr]+Na2C2O4

Ks=1*10-9                 Кн=5*10-11

 Ca3(PO4)+3Na4[Tr]=3Na2[CaTr]+2Na3PO4
Ks=1*10-7                 Кн=5*10-11

VIII.3 Устойчивость комплексонатов металлов и факторы, влияющие на их устойчивость.

Устойчивость комплексов металлов с ЭДТА зависит от природы иона металла, его заряда, электронной конфинурации и меняется в зависимости от рН среды.

 Трилон Б образует наиболее устойчивые комплексы с многозарядными   р и d элементами.

	
	Кнест
	lgβ

	[B1Tr]-
	1,25*10-28
	27,9

	[FeTr]-
	2,8*10-26
	25,1

	[CrTr]-
	1*10-23
	23,0


Благодаря чрезвычайно большой устойчивости эти комплексы могут образоваться даже в кислой среде и потому  определение 3х зарядных катионов можно проводить в кислой среде.

Ионы S элементов образуют менее прочные комплексы.

                       [BaTr]2-                     6,3*10-8                       7,8

                       [MgTr]2-                         2*10-9                           8,7
                       [CaTr]2-                          1*10-11                         10,7

Комплексонометрическое титрование этих металлов нужно проводить только в слабощелочной среде.

В комплексонометрическом титровании используют специальные металлохромные индикаторы, которые образуют с определяемыми катионами окрашенные комплексы, менее устойчивые чем бесцветные комплексы трилона Б.

VIII.4. Меркуриметрическое титрование

Основано на определении галогенидов металлов нитратом ртути  (II), который образует растворимые, но плохо диссоциируемые соли.

Титрант – нитрат ртути (II), стандарт – хлорид натрия. Индикатор – нитропруссид натрия

Реакция титрования: Hg(NO3)2+2NaCl=HgCl2+2NaCl
В точке эквивалентности: 

Hg(NO3)2+Na2 [Fe(CN)5NO]→ Hg[Fe(CN)5NO]т +2NaNO3
                                                          Белая муть

При достижении точки эквивалентности ионы ртути  (II) образуют с индикатором осадок в виде белого помутнения раствора.

Дифенилкарбазон адсорбционный индикатор с катионом ртути (II)  образует комплекс присоединения синего цвета.

КТТ меркуриметрического титрования йодид ионов определяют образованием красного осадка

Hg(NO3)2+4KJ→K2[HgJ4]+2KNO3

бесцветная
B точке эквивалентности  Hg(NO3)2+K2[HgJ4]→2KNO3 2HgJ2↓ красный.

IX. КРИВАЯ КОМПЛЕКСОНОМЕТРИЧЕСКОГО ТИТРОВАНИЯ.      МЕТАЛЛОХРОМНЫЕ ИНДИКАТОРЫ. ПРИМЕНЕНИЕ ТРИЛОНА Б.

IX.1. Сущность комплексонометрического титрования.

Комплексонометрическое титрование является частным  случаем комплексиметрического титрования, в которой в качестве титранта используются комплексоны -  полидентатные лиганды, образующие бесцветные, но прочные комплексные соединения (комплексонаты), хорошо растворимые в воде.

Кривая титрования его построение и анализ. Кривая комплексонометрического титрования это графическая зависимость показателя концентрации титруемого иона от объёма (или процента), добавленного титранта.

                  CaСl2 + Na2[H2 Tг ] +2NH4OH Na2[CaTг]+2 NH 4 Сl+ 2H2O
1. Начало титрования. В титруемой смеси только 0,1 н раствор хлорида кальция 

CaСl2  Ca2+ +2Сl-                                    [Ca2+]=0,1=1.10-1
                                                                pCa=1 или pCa=-lg[CaCl2]

2. Прибавлено 90% Трилона-Б, следовательно, остался недотитрованным 10% хлорида кальция. Исходная концентрация хлорида кальция 0,1г.экв.→100%

[Ca+2]←10%            [Ca2+]=10*0,1/100=0,01=1*10-2
pCa=-lg1*10-2 =-(0+(-2)lg10)=2
3. Прибавлено 99% Трилона Б, остался 1% хлорида кальция 

недотитрованным. Следовательно:

    Исходная концентрация хлорида кальция 0,1г. экв.→100%    
                                                                                    [Ca+2]←1% 
 [Ca2+]=0,1*1%/100=1•10-3                        pCa=3  или  pCa=-lg10-3=3

4. Прибавлено 99,9% Трилона-Б, остался недотитрованным 0,1% хлорида кальция, что составляет:0,1→100%
Начало скачка титрования   [Ca+2]←0,1%      

[Ca2+]=0,1*0,1/100=1•10-4
pCa=-lg 1•10-4 =4              pCa=4
Для достижения точки эквивалентности нужно добавить 0,1% Трилона Б, что составляет 0,02 мл от 20мл, это объём 0,5 капли, поэтому, добавляя 1 каплю, имеем 0,1%  избытка Трилона Б. Однако, величину pCa для точки эквивалентности можно вычислить теоретически из выражения “Константы нестойкости”
5. Прибавили 100,1% трилона Б, т.е. 0,1% избытка трилона. Исходная концентрация трилона составляет→100% т.е. 0,1г экв→100%                                                                                                            
            [Tг-4]= 0,1•0,1/100=1•10-4                                                     [Tг-4]←0,1%  
 [Ca+2]= KH{[CaTг]2-}/[Tг-4] =2•10-11•0,1/10-4=2•10-8    
                                                                         pCa=7,7.
Конец скачка титрования  pCa=pKH+pCk –p[Tг-4]=10,7+1-4=7,7
6. Прибавили 101% трилона Б, в титруемой колбе оказался 1% избытка трилона Б, 
                                0,1 Тг-4 →100%                         [Тг-4]←1% избытка.

            0,1•1                            2•10-11•0,1
[Tг-4]=  100  = 10-3      [Ca2+]=    1•10-3       =2•10-9    
pCa=8,7
Следовательно, при добавлении последней капли титранта Трилона Б, рСа изменяется резко от 4 до 7,7скачек 3,7. Выбранный металохромный индикатор должен образовать цветной комплекс в пределах рСа, составляющих скачку титрования.

    Таким образом, принцип металлохромного индикатора в комплексометрии сводится к следующему:

1) Металлохромный индикатор должен образовать с определяемым катионом  цветной комплекс, менее устойчивый чем комплекс с трилонoм Б.

2) Индикатор должен быть чувствительным к малым концентрациям определяемого иона, соответствующий скачку титрования.

IX.2. Факторы, влияющие на величину скачки титрования.

 На величину скачка титрования в методе комплексонометрии значительно влияет рН среды и константа образования комплекса иона, метала с трилоном Б.

   Например: При титровании ионов кальция  в слабо кислой среде скачок титрования мало заметен, величина скачка всего лишь 2 порядка, тогда как в щелочной среде скачка составляет 4 порядка.
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В тоже время для многих катионов d элементов никеля (II), свинца (II) и висмута (III) наблюдается скачок титрования даже при рН=5. Причина тому большая устойчивость их комплексов с трилонам Б,(например, [BiTг] Kн=1•10-28). Этот комплекс настолько   устойчив, что даже в кислой среде трилон, замещая протоны, образует прочный комплекс.

Следовательно, катионы S-элементов, образующие с комплексонами менее устойчивые соединения, титруются в щелочной среде. А катионы, обладающие большим положительным зарядом, образующие более прочные комплексы, могут быть оттитрованы и в слабо кислой среде. Из вышеуказанного следует два важных вывода:

1. Величина скачка титрования при одном и том же  значении рН титруемого раствора тем больше, чем больше константа устойчивости образующегося комплекса. Более устойчивым комплексам трилона Б соответствуют большие скачки титрования. 

2. Увеличение рН титруемого раствора способствует увеличению скачка титрования.

IX.3. Металлохромный индикатор

Точку эквивалентности в комплекснометрии определяют с помощью металлохромных индикаторов, которые в свободном виде обладают одним, а в закомплексованном виде другим цветом.

Комплекс индикатора характеризуются своей константой устойчивости.
Jnd2-+ M+2→MJnd
β= [MJnd2-]/[Jnd2-]/[M2+]        Kн=[Jnd2-][M12+]/[MJnd]

Необходимым условием применимости металлохромного индикатора  является то, что устойчивость комплекса индикатора должна быть меньше устойчивости комплексоната.

                              β[MTг]2->β[MJnd]

При добавлении индикатора к титруемому раствору соли металла образуется цветной комплекс иона метала с индикаторам. В близи точки эквивалентности, когда все свободные  ионы  металла связаны с трилоном Б, последние порции трилона Б разрушают цветной комплекс и образуют бесцветный комплексонат трилона Б.

 MJnd-+[H2Tг]2-           [MTг]2-+Jnd-3+2H2O+2NH4+ 
                         2NH4OH                        

При этом происходит освобождение аниона индикатора с изменением окраски раствора. Процесс высвобождения индикатора должен происходить у точки эквивалентности моментально, а это возможно при условии:

        β[MTг]2-/ βMJnd=10:
т.е. устойчивость комплексоната β[MTг]2- должен быть в 10 раз больше устойчивости цветного комплекса металла с индикатором
Другой важной характеристикой индикатора является интервал концентрации определяемого иона, при котором меняется окраска индикатора
        [MJnd]_                      
β=[M2+][Jnd-2]        [M2+]= 1/β * [MJnd] /[Jnd-2];
lg[M2+]=-lgβ+lg[MJnd] /[Jnd-2]
-lg[M+2]=lgβ-lg[MJnd] /[Jnd-2];     pM2+ = lgβ-lg[MJnd] /[Jnd-2]
   Человеческий глаз различает один цвет от другого только при  ее десятикратном избытке, таким образом, индикатора меняет свою окраску в пределах концентрации от [MJnd] /[Jnd]=1/10 до [MJnd] /[Jnd]=10/1
    pM=lgβ+1                     pM=lgβ-1
    Подбирают такой индикатор, что бы lgβMJnd соответствовал скачку титрования.

     Существует 150 разновидностей металлохромных индикаторов.   Рассмотрим часто используемый индикатор эриохром чёрный(э.х.ч.)
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ЭХЧ используют при комплексиметрическом  титровании Mg2+,   Ba2+, Ca2+, Pb2+,Zn2+,Mn2+,Sг2+ при рН 9-10

При более сильной щелочной среде устойчивость комплекса увеличивается  настольно, что не наблюдается изменение окраски  в точке эквивалентности, те нарушается условия.
βMJnd <β[MTг]2-   из-за βMJnd ≈ β[MTг]2- 
Таким образом, слабощелочная среда, создаваемая  аммиачной буферной смесью, необходима:

1. Для связывания ионов водорода, образующихся  при комплексообразовании катиона металла с трилоном Б, в малодиссоцируемую молекулу воды.

2. Для увеличения величины скачка титрования. 
Для поддержания умеренной  устойчивости комплекса индикатора βMJnd и сохранения соотношения βMJnd<β[MTг] 

Индикатор  используют в виде 0,05-0,5% спиртовых растворов. Из-за неустойчивости растворов часто используют сухую смесь ЭХЧ с хлоридом калия в соотношении 1:100. Перед титрованием в титруемую смесь вносят 20мг индикатора (на кончике шпателя).

Применение трилона Б в анализе. Титрантом в комплексонометрии является комплексон III трилон Б. Стандарт 0,10,05 нМgSO4

Индикатор –Эрихром Черный.

Определение жесткости воды. Мерой жесткости воды является количество миллиграмм эквивалентов ионов кальция и магния содержащиеся в одном литре воды и выражается в единицах мг.*экв /л. 

Ход определения: К 100 мл (точно) анализируемой воды, добавив 10 мл аммиачной буферной смеси, 20 мг ЭХЧ, нагревают до 60о, титруют трилоном Б.

Ca+2    M2++H2Jnd-+2NH4OH        [MJnd]-+2H2O+2NH4+
Mg+2                                                                     красн
Реакция титрования: 
M2++[H2Tг]2-+2NH4OH→[MTг]2++2H2O + +2NH4+.

В точке эквивалентности:
 [MJnd ]-+[H2Tг]2-+2NH4OH→[MTг]2-+Jnd-3+2NH4++2H2O

                                                              Синее

Расчёт по формуле

НH2O=N*V*1000/VH2O *мг. Экв./л.
Качество воды по величине её жесткости:
1) Мягкая вода-до 3 мл экв/л.

2) Средней жесткости 3-6

3) Жесткая вода-6 мг экв/л.

При необходимости определения кальциевой и магниевой жесткости в отдельности используют 2 индикатора.

1. ЭХЧ- эриохром черный, как отмечено выше, позволяет определить суммарную жесткость.

2. Мурексид - также металлохромный индикатор, который в сильно щелочной среде (рН>12)с ионом кальция. 

Для поддержания магниевой жесткости воды нужно вычесть кальциевую жесткость, определённую при использовании индикатора мурексида, из общей жёсткости воды, определённую, используя индикатор эриохром черный.

HMg+2 = HH2O - HCa+2

Задача: Определить магниевую жесткость воды, если на титрование 100,00 мл ее в присутствии аммиачного буфера и индикатора эрихрома черного потребовалось 5,15 мл раствора трилона Б с N=0,1001, а на титрование такой же порции воды в присутствии 20% раствора едкого натра и мурехсида-2,6 мл того же раствора трилона Б. 

Решение:1) HH2O=5,15•0,1001•1000/100=5,15мг. Экв/л
                2)H ca+2=2,62•0,1001•1000/100=2,62мг. Экв/л

                     3)Hmg+2= 5,15-2,62=2,53мг. экв /л

IX. 4. Виды комплескиметрического титрования.

1) Прямое титрование: Пример: определение жесткости воды. Точную аликвоту анализируемой воды титруют до перехода красной окраски в синезелёную.

2) Заместительное титрование применяют в случае, когда нет возможности подбора подходящего индикатора.

К раствору анализируемого катиона добавляют избыток менее прочного комплексоната и выделившийся катион металла титруют трилоном Б.
Fe3+ +[BaTr]2-→[FeTr]-Ba2+
Ba2+ +[H2Tr]2-+2NH4OH→[BaTr]2- +2NH4++2H2O
Замест.   В т.э.  [BaJnd]-+[H2Tr]2-+NH4OH→[BaTr]2-+[HJnd]2-+H2O+NH4+
                                                                                Сине-зел.
mFe+3 = NTг*VTг*ЭFe+3/1000
3) Обратное тирование: определение массы иона свинца (II) в растворе.                                        NH4Cl
Pb2+ +[H2Tr]-2+2NH4OH  →   [PbTr]2-+2H2O+2NH4+

                         NH4OH
[H2Tr]2-+Mg2++ NH4Cl [MgTr]2-+2H2O+2NH4+

В точке эквивалентности:

[HJnd]2-+Mg2++NH4OH→[MgJnd]-+H2O+NH4+
Расчет массы иона свинца в контрольном растворе производят по формуле:

mPb(II)=(NTг*VTг - N MgSO4*V MgSO4 ) ЭPв2+/100
Комплексометрическое титрование используются в фармации при определении хлорида, глюконата, лактата, кальция, препоратов цинка.

Оксида и сульфат цинка, MgSa, Ba(OH)2 и др.
X. КИСЛОТНО-ОСНОВНОЕ ТИТРОВАНИЯ В НЕВОДНЫХ СРЕДАХ.


До сих  пор имели дело с титрованием в водных растворах, которое наряду с очевидными преимуществами имеет свои ограничения.
X.1. Ограничения возможностей методов титрования в водных растворах:

1. Очень мало диссоциируемые в воде слабые электролиты с константой диссоциации меньше 10-7 или (рК>7) в воде не титруется по той причине, что скачок на их кривых титрования незначителен. 

2. Смеси кислот, отличающиеся показателем константы диссоциации, менее чем на 4 порядка (рК<4) раздельно не титруются, так как их слабо заметные скачки титрования сливаются в одну общую.

3. Сильные кислоты и основания в смесях также раздельно не титруется

HCl+H2O= H3O++Cl-      H2SO4+2H2O=2H3O++SO42-  
Катионы гидроксония титруются суммарно.

4. Многие лекарственные вещества в воде не растворимы.
Сущность кислотно - основного титрования в неводных средах.

В неводных средах также можно проводить окислительно- восстановительное титрование, однако в форм. анализе часто используют кислотно - основное титрование.

Формулировка: Титрование в неводных средах - это титрование в среде специально подобранного растворителя, практически не содержащей воды. Растворитель подбирается таким образом, чтобы он способствовал лучшей диссоциации анализируемого вещества. 
Классификация растворителей, применяемых в кислотно- основном титровании.

  В настоящее время существуют различные классификации растворителей, единой классификации нет. Наиболее часто применяется классификации растворителей на протонные и апротонные.

1) Протонные: (или протолитические) растворители обладают кислотно – основными свойствами и подвергаются автопротолизу.

Приведем примеры автопротолиза: H2O+H2O-→H3O+ +OH-CH3COOH+CH3COOH- →CH3COOH2++CH3COO-
C2H5 OH+C2H5OH= C2H5OH2+ + C2H5O-

В общем виде реакцию автопротолиза любого растворителя (SH) можно записать в следующим виде SH+SH-→SH2++S-
Где SH2+ ион лиония а S- ион лиата молекулы растворителя.
Концентрационная константа равновесия:
Kp= [SH2+]•[S-]/[SH]2
В аналитической химии часто используют концентрационные выражения, поскольку систематические ошибки нивелируются при относительном сравнении. Однако следуют помнить, что при использовании концентрационных выражений неизбежны ошибки в абсолютных величинах концентрации и при точных измерениях надо пользоваться термодинамическим выражением, учитывая активную концентрацию. Kp[SH]2=[SH2+][S-]     KSH=[SH2+][S-]

Константа автопротолиза - величина постоянная при постоянной температуре.

Константа автопротолиза - малая величина, порядка от  10-8 до 10-30

В зависимости от способности  принимать или отдавать протоны протолитические растворители в свою очередь делятся  на: нейтральные (амфитротные), протогенные и протофильные

Нейтральные - это растворители с примерно одинаковой способностью принимать и отдавать протоны. Протогенные -   с характерно выраженной способностью отдавать протоны. Т.е типичными протогенными растворителями являются такие безводные кислоты как серная, муравьиная, уксусная, а также жидкий фтористый водород. Протогенные растворители повышают силу основания, но понижают силу кислотности. Давайте поразмышляем: тут проявляется конкурентная сила растворителя. Сравните основность анилина и кофеина в воде и в муравьиной кислоте.

                        в H2O              в HCOOH        

pK анилин       9,42                  0,44            ∆pK=9

pK кофеина    13,4                   0,78            ∆pK=12

Как видно из приведённых данных рК в муравьиной кислоте возрастает соответственно на 9 и 12 порядков, т.е слабые основания в воде, становятся сильными в протогенном растворителе.

В связи с этим, для оценки силы кислоты или основания необходимо учесть среду в которой растворен данный протолит. Все сильные кислоты в безводной уксусной кислоты являются слабыми кислотами и более того их сила неодинакова. рК сильных кислот в ледяной уксусной кислоте.

Соляная рК = 8,55;
Серая = 7,24;
Азотная = 8,38.

Рассмотрим протофильные растворители - характеризующиеся выраженной способностью принимать протоны. В фарманализе используют следующие растворители: жидкий аммиак, этилендиамин, бутиламин, формамид и д.р. Протофильные растворители понижают силу оснований, а кислотные свойства растворенных в них веществ, как правило усиливаются. Давайте поразмышляем: если слабая кислота растворена в протофильном растворителе, то  её кислотность повышается, из – за того что протофил отбирает его протон и способствует диссоциации. Апротонные растворители не проявляют кислотно – основные свойства и не подвергаются автопротолизу.

Типичные апротонные растворители: четырех хлористный углерод, хлораформ, бензол и некоторые другие растворители, такие как дихлорэтан с диэлектрической проницаемость (ε) меньше 15 единиц.

X.2. Влияние природы растворители на силу растворенного протолита.

Рассмотрим весьма важные свойства, НИВЕЛИРУЮЩИЕ И ДИФФЕРЕНЦИРУЮЩЕЕ действия растворителей.

  Формулировка: Нивелирующее действие растворителей - это выравнивание силы протолитов под влиянием растворителя.

Диффенциирующие действия - это увеличения различий в силе протолитов под влиянием растворителя. Пример иллюстрации нивелиреющего и дифференцирующего действия. Диссоциация осуществляется под влиянием полярных молекул растворителя, чем сильнее расслабляет растворитель ионную связь, тем сильнее диссоциируется растворенное вещество. Чем больше диэлектрическая проницаемость. (ε) растворителя, тем больше диссоциируютса ионная пара.

 Таким образом, для повышения силы слабого протолита следует выбирать растворитель с большой диэлектрической проницаемостью при прочих равных условиях (ε Н2О = 70-80, значит в 70-80 раз расслабляет электростатическое притяжение разноимённо заряженных ионов).

Х. 3. Полнота протекания кислотно- основных реакций в неводных растворителях.

  Полнота протекания реакции является одним из основных требований для применения данной реакции в титрометрических методах. Рассмотрим титрование слабого основания (В-) с сильной кислотой; В+HClO4→BH++CIO-4 
Титрование слабого основания сильной кислотой. Рассмотрим пример – титрование слабого основания В раствором хлорной кислоты НCIO4 в среде безводной уксусной кислоты. В исходном растворе титранта - хлорной кислоты НCIO4 в безводной уксусной кислоте – устанавливается равновесие: 
CH3COOH+HCIO4 = CH3COOH2++CIO-4
      Растворитель                 катион ацетония

В процессе титрование при прибавлении титранта к раствору титруемого слабого основания катион ацетония реагирует с этим основанием:   B+ CH3COOH2+ =BH++CH3COOН. В результате основание протонируется  (присоединяет протон) и вновь образуется (регенерируется) молекула растворителя – уксусной кислоты. Концентрационную константу К'  вышеприведённого равновесия можно выразить следующим образом:

К'=    [BH+] [CH3COOH]/ [B][CH3COOH2+]

Поскольку [CH3COOH]=const, то 

К'/[CH3COOH]= [BH+]/ [B][CH3COOH2+]= К= const

Таким образом, для константы К  рассматриваемого равновесия получаем:  К= [BH+]/ [B][CH3COOH2+]
В среде безводной уксусной кислоты основание В подвергается протонионизации: B+CH3COOH- →BH++CH3COO-. С константой основности, равной:  К' в =[BH+][CH3COO-]/ [B][CH3COOН]= const,

К'в [CH3COOН]= [BH+] [CH3COOН-]/[B]= К' в = const, поскольку [CH3COOН] = const. Таким образом:     К'в  =[BH] [CH3COO-]/[B]. Умножим и разделим правую часть уравнения (7.3) на [CH3COO-]. Тогда получим:

K = [BH+][CH3COO-]/ [B]*1/ [CH3COOH2+][CH3COO-]= KB/KSH
Где KSH = [CH3COOH2+][CH3COO-] – константа автопротолиза растворителя уксусной кислоты.

Таким образом константа равновесия реакции титрования слабого основания. В хлорной кислотой в среде безводной уксусной кислоты равна:
K=KB/KSH
Из этого соотношения следует, что полнота протекания реакции, характеризуемая величиной константы равновесия К,  тем больше, чем выше константа основности KB титруемого основания В и чем меньше константа  автопротолиза KSH растворителя. 
 Рассмотрим титрование слабой НА кислоты сильным основанием.    Задача: вывести формулу Кр На+ С2Н5ОН- безводный спирт.

А-+С2Н5ОН+2; С2Н5Na-→C2H5O-+Na+

HB+C2H5O-→B-+C2H5OH
  Аналогично предыдущему (разобрать самостоятельно) можно показать, что константа Кр= Кна / КSH. Таким образом полнота протекания реакции тем больше, чем выше константа кислотной диссоциации кислоты НА и чем меньше “K“ автопротолиза растворителя (KSH). Эта формула является инструментом для выбора растворителя для неводного титрования. Аналогична формула расчёта Кр титрования слабой кислоты НВ сильным основанием К=Кнв/ КSH
Х.4. Факторы, определяющие выбор протолитического растворителя.

1. Константа автопротолиза (Ksh) должна быть как можно меньше.

2. Необходимо учитывать кислотно- оснавные свойства растворителя. Для титрования слабых оснований подходит растворитель с пратогенными свойтвами. Для титрования слабых кислот подходит протофильный растворитель. 

3. Лучше применять растворитель с высокой диэлектрической проницаемостью. (ε) 

4. Определяемый протолит должен хорошо растворяться в данном растворители.

5. Для раздельного титрования смеси веществ, т.е. для разделения скачков титрования, следует подбирать растворитель с дифференцирующим действием.

Применение кислотно- основного титрования в неводных средах. Кислотно- основные титрование – это фармокопейный метод, с ними вы должны иметь дело при изучении фармацевтической и токсикологической химии, т.е этот  метод будет сопровождать вас не только в годы учебы но и в трудовой деятельности.

Определение слабого основания: Многие слабые в воде основания можно определить титрованием в ледяной или хлоруксусной кислоте, но чаще в безводной уксусной кислоте. Иногда титрование проводят в безводном уксусном ангидридом. Уксусный ангидрид уничтожает следы воды.

Некоторые свойства уксусной кислоты как растворителя: Ледяная уксусная кислота обладает большой протогенностью, увеличивает силу основания КSH=3,5 10-15, но к сожалению обладает малой диэлектрической проницаемостью Е=6,2. Титрантом обычно является хлорная кислота в безводной уксусной кислоте.

Х.5. Стандартизация титранта хлорной кислоты.

Обычно проводят по безводному кислому фталату калия, которую готовят по точной навеске.   Иногда стандартизацию проводят по безводной соли Na2CO3. Индикация конечной точки титрования при титровании слабых оснований проводится часто потенциометрически с помощью стеклянного электрода. Иногда используют кислотно - основные индикаторы. Это кристаллический фиолетовый или метилоранж, в последнем случае растворителя используют ацетон.

Стандартизация титранта раствора хлорной кислоты в ледяной (безводной) уксусной кислоте, определение процента амидопирина в препарате.

Стандартизацию безводного уксуснокислого раствора хлорной кислоты проводят с помощью стандартного раствора безводного карбоната натрия в ледяной уксусной кислоте. Для этого в колбу титрования наливают аликвотный объём стандартного раствора, добавляют индикатор кристаллический фиолетовый и титруют титрантом – раствором хлорной кислоты в ледяной уксусной кислоте до перехода фиолетовой окраски индикатора в голубовато- зелёную (см. 37 стр. методических указаний).
Реакция в растворе титранта: HCIO4+CH3COOH→CIO4-+CH3COOH2+

Реакция в растворе стандарта:

Na2CO3+2CH3COOH→2CH3COON2+H2CO3
Реакция титрования: CH3COONa+ClO-4→CH3COO-+Na ClO4

CH3COO-+CH3COOH2+→2CH3COOH

Суммарно 2HClO4+Na2CO3→2NaClO4+H2CO3
                   NHClO4= NNa2CO3*VNa2CO3/VHClO4
Определение процентного содержания амидопирина.
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Точную навеску (около 0,23 г) препарата переносят в колбу титрования, растворяют  в 10 см3 безводной уксусной кислоты, прибавляют 25 мл дихлорэтана и титруют 0,1 н раствором хлорной кислоты до перехода жёлтой окраски индикатора тропеолина 00 в ярко фиолетовую

Уравнение: 1) R3N+CH3COOH→R3NH++CH3COO-
                    2) HClO4+CH3COOH→ClO4-+CH3COOH2+
Реакция титрования
                 3) R3NH++ClO4-→R3N•HClO4
                 4) CH3COO-+CH3COOH2+→2CH3COOH

                      Σ•R3N+HClO4→R3N•HClO4

%амидопирина=  VHClO4*NHClO4Э амидопир * 100 /  1000 * а
XI. ИНСТРУМЕНТАЛЬНЫЕ МЕТОДЫ АНАЛИЗА.        КЛАССИФИКАЦИЯ. МОЛЕКУЛЯРНО – АБСОРБЦИОННАЯ СПЕКТРОСКОПИЯ.

XI.1. Определение количества вещества по его физическим свойствам и точки эквивалентности по изменению физического свойства титруемой смеси.

     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 (ИМА).

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.

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 (æ) титранта от объёма прибавленного титранта.   
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В точке эквивалентности 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.

XI.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.

Стандартными образцами называют вещества или материалы, имеющие постоянный состав и свойство. Например, в потенциометрии применяют стандартные буферные растворы с постоянным значением рН, с их помощью калибруют рН 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.

Общие 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.

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 ± (0,1 – 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
	Бытовые
	Техни
Ческие
	Аптечные
	Электрон
ные
	Аналити
ческие

	Точность
	± 2 гр.
	± 0,2 гр.
	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, кондуктометры, рН метры. Большинство аналитических приборов состоят из шести блоков: 1-2-3-4-5-6

1. Блок стабилизатора питания.

2. Блок источника сигнала, взаимодействующего с веществом (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 электрический стрелочный измерительный прибор, показывающий интенсивность сигнала.

XI.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 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: потенциометрия, полярография, амперометрия, кондуктометрия и кулонометрия.

XI.4. Чувствительность и селективность. ИМА.

  Чувствительность ИМА зависит - от интенсивности измеряемого физического свойства и определяется по чувствительности детектора сигнала. Мерой чувствительности метода является определение обнаруживаемого минимума.

              Чувствительность некоторых методов ИМА.

Методы  определения в г/л           Методы  определения в г/л     

Фотометрия                      10-6         Газовая хроматография      10-11
Флюориметрия                 10-10           Полярография                      10-8
Эмиссионный анализ       10-10           Кулонометрия                     10-10
Для определения микропримесей используют 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.

XI.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, строят зависимость свойства от концентрации. Измерив такое же свойство для испытуемого раствора, с неизвестной  концентрацией по калибровочному графику, определяют соответствующую ей концентрацию Сх
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Калибровочный график

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: Cx /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 Lх 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
Cx / Cc =Lc/ Lx;    Cx/Cc= Cc/с=Lx/Lc+ Lc/Lc;   (Cx+Cc)/Сс=(Lx+Lc)/ Lc
Cx+Cc= Lx+Lc;     

Cc   Cc  Le   Lc
Пример: Дх=0,49, Cc=1%  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. Применяют два вида аналитических факторов- молярной и удельной (процентной). Молярный аналитический фактор FM=L/CM : Сm=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 yд. = 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.

XI.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 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 λмакс(или частотой световой волны) максимального поглощения.  λ=1/E  λ=1/υ  где λ – длины волны, υ – энергия (частота, волновое число) поглощаемого луча.

2. Величиной молярного или удельного поглощения. εм или Еуд, рассчитываемой делением максимальной оптической плотности на молярную или процентную концентрацию, т.е. это аналитический фактор. 

3.Шириной полосы. (2б) 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.

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.
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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 закону светопоглощения интенсивность окраски раствора или иначе его оптическая плотность определяется уравнением.

А=ε•С•l        где А- оптическая плотность; ε - коэффицент молярного поглощения, характерная только данному веществу.

С- концентрация раствора, l- толщина поглощающегося слоя. Для двух растворов одного и того же вещества с разной концентрацией и толщиной поглощающего слоя имеем.   A1=E•C1•l1                     A2=EC2l2
Если оптические  плотности двух растворов не равны А1≠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 lc/lx
XII. ОПТИЧЕСКИЕ МЕТОДЫ АНАЛИЗА. КЛАССИФИКАЦИЯ. ФОТОМЕТРИЧЕСКОЕ ТИТРОВАНИЕ.

XII.1. Оптические методы анализа.
Оптические методы анализа основаны на измерении оптических свойств (испускание, поглощение, рассеяние, отражение, преломление, поляризация света), проявляющихся при взаимодействии электромагнитного излучения с веществом.  

Оптические методы классифицируются: 

а) По изучаемым объектам: атомный и молекулярный спектральный анализ. 

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:  
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.

XII.2. Основной  закон светопоглощения Бугера-Ламберта-Бера

Спектр поглощения вещества в видимой области (400-760нм) и его цвет, воспринимаемый человеческим глазом, связаны между собой. 

 Цвет – 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.

Jв = Jo *10-kcl            lg Jв = lg Jo – kcl lg10 = lg Jo - kcl
kcl =lgJo-lgJв          kcl = lg Jo /Jв  = A                                          

                                                                                 A = kcl                     
К –  коэффициент поглощения. С  –  концентрации  l толщина кюветы Jо – интенсивность луча  входящего, Jв –  интенсивность луча  выходящего  из кюветы. Формулировка закона светопоглощения: оптическая плотность (величина светопоглощения или погашения) прямо пропорциональна концентрации раствора и толщине поглащающего слоя ( l ) – Физический смысл оптической плотности – это безразмерная величина – логарифм отношений интенсивности луча, входящего в кювету на интенсивность выходящего из кюветы луча.

К – коэффициент поглощения – есть аналитический фактор:

Различают молярный и удельный коэффициент поглощения. Молярный коэффициент: (  =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.

Причины отклонений растворов от закона светопоглощения. 
1. Сдвиг химического равновесия под влиянием ионной силы, рН, to, концентрации, приводящие к изменению состава раствора, следовательно, к изменению концентрации компонентов раствора поглощающих лучистую энергию (пример: При гидролизе солей Сu (II) оптическая плотность уменьшается из-за оседания ионов Сu (II) в осадок Сu(ОН)2).
2. Закон 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.

3. В сильно концентрированных растворах  вследствии самоассоциации и изменения показателя преломления так же искажается зависимость А от   С.  

XII.3. 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  (. Пример   

( = 1. 103  <  (Fe(NCS)3  = 7 . 103   < (  Fe(NCS)3 = 1,5 . 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.
XII.4. Фотоэлектроколориметрия, ее отличия  от  колориметрии. Устройство ФЭК
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 устройства ФЭК
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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.

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  фотометрию. 

XII.5. 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.
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где Ск   –  концентрация контрольного стандартного раствора, Ак   – его оптическая плотность, С1 – прирост концентрации относительно стандартного раствора Ск, А1 – прирост оптической плотности  соответствующий приросту С1. 

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 добавленного титранта. Проекция на ось абсцисс из точки пресечения двух касательных однозначно указывает на объем  титранта, соответствующий точке эквивалентности.
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XIII. СПЕКТРОФОТОМЕТРИЯ. ПРИМЕНЕНИЕ В КАЧЕСТВЕННОМ И КОЛИЧЕСТВЕННОМ АНАЛИЗЕ.
XIII.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 ∆Е энергии Е2 и Е1 уровней, между которыми происходит переход 

∆Е = Е2 – Е1 = hν = h с/λ = hс
[image: image50.wmf]n


где h = 6,6 . 10-34 кДж . с постоянная Планка: ν – частота, λ – длина волны погло-щенного излучения, с – скорость света,  
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 - валовое число.
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 (σсв, πсв) называют такие орбитали, заселение которых электронами приводит к уменьшению электронной энергии системы и упрочнению химических связей. Разрыхляющими орбиталями (σ*, π*) 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.
Наиболее низколежащими являются σсв молекулярные орбитали, которые участвуют в образовании σ-связей. Выше лежит πсв орбитали, электроны которых образуют π-связи. Далее в порядке увеличения  электронной энергии расположены n ( не связывающие, π* ( разрыхляющие и  σ* ( раз-рыхляющие  молекулярные орбитали. 
Переходы σсв→σ* требуют наибольшей энергии, энергия которых соответствует обычно энергии квантов дальней УФ-области. Поэтому  органические соединения, имеющие только σ-связи, не поглощают свет видимой и ближней УФ-области. Такие соединения бесцветны. 

Переходы πсв→π*  требуют меньшей затраты энергии, чем переходы σсв→σ*. 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 n→ π*.

Таким образом, в общем случае энергия разрешенных правилами отбора электронных переходов  системы возрастает в последовательности 

n→ π* < πсв→π*  < n→σ*  < σсв→σ*
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.
XIII.2. Спектрофотометрия
Спектрофотометрия – оптический метод, основанный на измерении  поглощения монохроматического луча  в  видимой и  УФ–части  спектра раствором  анализируемого вещества.

  Сущность метода сводится  к записи светопоглощения, т.е в измерении и построении зависимости оптической  плотности  А (или коэффициента  поглощения () от длин волн лучей, пропускаемых через кювету с раствором.

  Спектры в  УФ  и  В областях называют электронным спектрами, т.к. энергии поглощенных лучей расходуются на возбуждение электронов к возбужденным орбиталям.

   Электронные переходы в комплексных соединениях обусловлены: 

1. Переходом электронов между d – орбиталями центрального иона расщепленными, окружением  лигандов.
2.  Переходами электронов от заполненных орбиталей лиганда на вакантные орбитали металла  L→M – называемые полосой переноса заряда.

3.  Переходом  электронов от орбитали  металла к орбитали  лиганда M→L переход.

 В органических соединениях возникновение электронных спектров связано с переходом электронов из основной на возбужденную орбиталь. Эти переходы классифицируются в зависимости от типа связи. 
1.Переходы σ→σ* требуют большей энергии и наблюдаются в коротковолновой части спектра 100-150 нм.

2. π→π* переходы сопровождаются поглощением квантов меньшей энергии 150-200 нм.  Эти полосы могут быть смешены в длинноволновую область при наличии в молекуле сопряженных двойных связей.

3. Переходы n→σ* и n→π* требуют меньшей энергии по сравнению с вышеуказанным. Они наблюдаются в органических молекулах с гетероатомами Cl, N, S, O, имеющими неподеленные электроны в несвязывающих орбиталях. На длину волны максимального поглощения ((mах) и интенсивность полосы поглощения (ε) большое влияние оказывают электродонорные –NH2, – OH, –SH  и акцепторные   –СОН;  –N = О, –COOH  заместители, вводимые в молекулу органического соединения.

Пример: максимум поглощения бензола (mах  255 нм с интенсивностью 

ε = 230, а в молекуле фенола (mах  = 270 нм с ε = 1450. Как видно при введении в молекулу бензола гидроксильной группы максимум поглощения смещается к длинным волнам, а интенсивность полосы (ε) увеличивается.
На положение и интенсивность полос сильно влияют процессы ионизации и комплексообразования. 
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.

Повышение интенсивности полосы поглощения называют – гиперхромным, а понижение  интенсивности гипохромным эффектом.
Смешение максимума полосы поглощения в длинноволновую строну (т.е. к низким энергиям) называется  батохромным  смещением. Введение в молекулу электродонорных групп 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   

(mах             270                          289                           254                        280                      

ε            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 (mах  и  (макс  полос поглощения. 

 Спектрофотометрия применяется  также  и  в  количественном анализе. Количественный анализ проводят по величине Аmах на длине волны мак-симального поглощения (mах.

 Пример: измерив  оптическую плотность  раствора резорцина на длине волны максимального поглощения 273 нм и зная величину удельного коэффициента поглощения резорцина (ε)

                            (mах   =  273            
                            ε mах     = 180   вычисляют процентное  содержание резорцина в препарате по формуле Амах V1  V2  / Е  ℓ  а  Vалк =  % резорцина
Где Амах – оптическая плотность на длине волны максимального поглощения 273 нм.

Е – Удельное поглощение резорцина.

ℓ – толщина кварцевой кюветы – 1см

а – масса препарата, растворенная в мерной колбе объемом V1   

Vалк – аликвотный объем  раствора препарата, разведенный до объема V2 
XIII. 3.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
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1 – Источник сигнала: лампа накала (400-760 нм), водородная или дейтериевая (200-400 нм).
     2, 3 - зеркала

     4 – входная щель

     5 – зеркало конденсора 

     6 – призма (дифракционная решетка)

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(10).

Правила работы на СФ-26. 
Ручкой конденсора (5) выставляют луч определенной длины волны.

2.Установливают на пути луча раствор сравнения (8).
3.При закрытой шторке (4) ручкой темнового тока устанавливают стрелку  прибора (11) на нуль пропускания или  бесконечно большую оптическую плотность.

1. Открыв шторку (4) поворотом ручки выходной щели (7) приводят стрелку на нуль оптической плотности или 100% пропускания.

2.  Выдвинув на путь луча измеряемый  раствор (8), записывают значение по шкале оптических плотностей (11).
Схожие  и отличительные признаки колори-, фото- и спектрофотометрии
	№
	Признаки
	Колориметрия
	Фотоколори-метрия
	Спектрофото-метрия

	1
	Закон, на котором основан метод
	Закон  светопог-лощения Бугера-Ламберта-Бера
	Закон  светопогло-щения Бугера-Ламберта-Бера
	Закон  светопог-лощения Бугера-Ламберта-Бера

	2
	Источник света
	Дневное освещение
	Лампа накала для видимых лучей 
	Лампа накала для видимых лучей, водо-родная или дейте-риевая для УФ-лучей 

	3
	Диапазон длин волн источника света
	Лучи видимого диапазона от 400 до 700 нм 
	Лучи видимого диапазона от 400 до 700 нм 
	УФ-лучи 200-360 нм. Видимые лучи от 360-750. Ближняя ИК-область 750 до 1000 нм

	4
	Измеряемая величина 
	Субъективное, визуальное сравнение окрасок
	Оптическая плотность

А =  ε ∙ с ∙ l
	Оптическая плотность

А =  ε ∙ с ∙ l

	5
	Селектор для  монохроматизации
	Без селектора
	Набор светофильтров
	Кварцевая призма, зеркало конденсора и выходная щель

	6
	Степень монохроматизации
	Полихроматичный свет
	+ 10-30 нм
	+ 1 нм

	7
	Изучаемые растворы 
	Только цветные растворы
	Только цветные растворы
	Как цветные, так и бесцветные растворы

	8
	Область применения 
	Биохимический анализ крови
	Количественный  анализ в цветных растворах
	Качественный  и количественный анализ


XIV. ЭКСТРАКЦИОННО-ФОТОМЕТРИЧЕСКИЙ МЕТОД АНАЛИЗА. ЛЮМИНЕСЦЕНТНЫЕ МЕТОДЫ АНАЛИЗА. ФЛУОРИМЕТРИЯ.

XIV.1. Количественный анализ смеси веществ прямым и экстракционно-фотометрическим методом.

В вводной лекции по ИМА было отмечено что ИМА обладают селективностью, следовательно с их помощью можно анализировать растворы смеси веществ. Анализ смеси веществ может быть проведен прямой или экстракционной фотометрией. Количественное определение веществ в смеси прямой фотометрией возможно в  там случае, если анализируемые вещества имеют максимумы поглощение, отличающиеся друг от друга. Здесь возможно два варианта:
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 В первом случае поглощение одного компонента не мешает поглощению другого, и определение веществ может быть произведено спектрофотометрическим путем при длинах волн, соответствующих их максимам  поглощения. Если максимумы поглощения веществ лежат в областях пропускания характерных для разных светофильтров то можно использовать фотоколориметр. По данным таблицы подбирают светофильтры, пропускающие свет только в области поглощения одного из компонентов смеси. Сложнее выполняется анализ смеси двух компонентов С и Д полосы которых налагаются друг на друга. В этом случае поглощение в области максимума является суммой поглощений, компонентов С и Д, тогда анализ осуществляют с помощью двух калибровочных  графиков.

До проведения анализа смеси готовят разведение стандартных растворов двух отдельных компонентов С и Д анализируемый смеси. Измеряют оптическое поглощение серии растворов (С) при двух длинах волн    (с   и  (д   и серии растворов Д-при длине волны  (д и   строят калибровочные графики.  
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Затем измеряют оптическую плотность анализируемой смеси при (с и пренебрегая поглощением компоненты, Д по значению Ас(значение оптической плотности компоненты (с) при длине волны максимального поглощения) получают графическую точку М в калибровочной кривой (а) вещества С.Опуская перпендикуляр из точки М на ось абсцисс получают ее концентрацию в смеси по точке перенесения этого перпендикуляра с линией оптических плотностей компоненты  Д при длине волны   (  Д получают ее оптическую плотность при длине волны максимального поглощения компонентов при длине волнны   (   Д. 

Зная что измеренная величина А х   представляет собой сумму поглощений Ах = Ае + Ад рассчитывают поглощение  Ад = Ах - Асд и по значению Ад  из калибровочного графика построенного для вещества Д определяют концентрацию компоненты Д. Широкое распространение в анализе смесей получил экстракционно-фотометрический метод  сущность которого заключается в следующем: один из компонентов смеси экстрагируют подходяшим органическим растворителем, разделяя таким образом смесь  и затем  фотометрическим способом определяют концентрацию экстрагированного вещества в органической фазе или оставшегося вещества в водной фазе. Наиболее часто для проведения экстракционно-фотометрического анализа используют получение цветных комплексов, которые имеют высокое светопоглощение и как правило хорошо растворимы в органических растворителях. Пример -демонстрация опыта определения массы ионов Со2+ в присутствии Fe3 

      Fe+3 + NCS- ----( [Fe NCS]2+   до                 [Fe (NCS)6]3-
                                                                              ( = 1,7. 103
      [ Fe(NCS)6 ]3- + 6F----( [Fe F6]3- + 6NCS                              

       красный                      бесцветный             

                                             (=1,2 . 1016 

         Cо+2+4NCS- ---- >      [Co(NCS)4]2-

              в амиловом       (=1,610+2
                спирте                                                                   

При экстрационно-фотометрическом методе часто удается провести концентрирование определяемого вещества, что повышает чувствительность метода. Таким образом, можно провести определение микро компоненты в присутствии больших количеств второй компоненты. Экстракционно-фотометрический метод имеет следующие преимущества. 

1.Комплексные соединения экстрагированные в органическую фазу менее диссоциированы следовательно их количественные определение будет более точными.
2. Многие комплексы не растворимые в воде прекрасно растворимы в органической фазе.    
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Диэтилдитиокарбомат образует с ионом меди (II) нерастворимый в водеи осадок, который прекрасно растворяется в четырех хлористом углероде и полностью экстрагируется в органический слой это свойство используют для количественного разделения и определения Си+2 от Со+2 и Ni+2  которые остаются в водном растворе.

3. Позволяет определить микропримеси. Пример фосфор определяют образованием фосфорно молибденовой кислоты Н3РО412МоО3- 12Н2О синего цвета, очень чувствительная реакция на алкалоиды. При экстракции бутанолом концентрация анализируемого вещества увеличиваемся в 5 раз.

XIV.2. Люминесцентные методы анализа.

Люминесцентные методы анализа основаны на явлении люминесценции и предназначены для качественного так и количественного анализа очень малых: (10-4-10-6г/л) количеств веществ.

Явление люминесценции: Многие вещества способны к самостоятельному свечению обусловленное различными воздействиями: Излучение видимых лучей веществом или его раствором при его облучении коротковолновыми лучами или при других видах физического воздействия называют – люминесценцией. Как само явление, так и люминесцирующие вещества нашли широкое применение в аналитической химии.

Однако не все вещества способны люминесцировать.   Органические вещества или их комплексные соединения, имеющие разветвленную систему сопряженных связей, способны  к  люминесценции благодаря наличию в них так называемого триплетного состояния энергетического уровня обусловленое нижеследующим расположением спинов в 2х вырожденных энергетических уровнях.

Электроны перешедшие из основного на возбужденную  молекулярную орбиталь, при наличии такого триплетного уровня, возвращаются на основную, через триплетный уровень.

При этом часть энергии (Ег) рассеивается  в виде тепловой энергии. При возвращении электронов из триплетного на основную орбиталь наблюдается люминесцентное излучение с энергией – Е люминесценции. Приведенный рисунок ясно иллюстрирует закон Стокса явления люминесценции которая гласит энергия люминесценции всегда меньше энергии возбуждения то есть Ел < Ев.
Поскольку энергия электромагнитных лучей обратно пропорциональна длине волны Е = 1/ ( нм то согласно закону Стокса при облучении, веществ способных к люминесценции, коротковолновыми, ультрафиолетовыми лучами наблюдается люминесценция длинноволновых лучей видимого диапазона то есть  ( л > (в  

XIV.3. Классификация явления люминесценции

1. Термолюминесценция - свечение при термическом воздействии.  Пример - свечение инфракрасных лучей раскаленным металлом.

2. Хемолюминесценция – люминесценция за счет энергии химической или биохимической реакции. Пример: свечение фосфора при его окислении когда химическая энергия окисления - восстановления превращается в световую, или свечение улиток или кошачьих глаз в темноте когда биохимическая энергия превращается в световую.

Измерив интенсивность хемолюминесценции можно определить количество вещества участвующей в химической или биохимической реакции.   

3. Фотолюминесценция – вторичное длинноволновое свечение при облучении вещества более коротковолновыми лучами. Фотолюменисценция подразделяется на: 

а). Фосфоресценцию – люминесценция продолжающаяся некоторое время  даже после прекращения подачи энергии возбуждения.

б). Флуоресценция – кратковременное свечение быстро затухающее после прекращения энергии возбуждения.
XIV.4. Факторы влияющие на интенсивность флуоресценции.
Интенсивность флуоресценции зависит от таких факторов как рН, температуры и концентрации.

1.Зависимость флуоресценции от рН среды. Вещества флоуресцрующие лишь при определенном значении рН называют флуоресцирующими индикаторами. Пример: 

	      Название 
	Интервал рН, изменение окраски свечения.
	Изменение цвета флуоресцентного свечения.

	1.Салициловая кислота.
	         2,5 – 4.0
	Бесцветно – голубое

	2. Умбелиферон.
	          6,5 – 7.6
	Бесцветно - голубое

	3. Папаверин
	          9,5 – 11.0
	Желто - голубое


Такие индикаторы используются для установления точки эквивалентности при кислотно-основном титровании технологических, окрашенных растворов кислот и оснований где применение обычных индикаторов не возможно.

2.Зависимость флуоресценции от температуры. 

Интенсивность флуоресценции обратно пропорционально температуре и лучше наблюдается в охлажденных растворах. При повышении температуры из-за усиления Броуновского движения энергия люминесценции растрачивается на соударения и приводит к температурному гашению флуоресценции. 

3.Зависимость интенсивности флуоресценции от концентрации   выражено  в законе Вавилова которая гласит что люминесценция возможна в очень разбавленных растворах с концентрацией меньше 10-4 мол/л. При больших концентрациях происходит температурное гашение свечения из за  взаимных соударений флуоресцирующих частиц и рассеивания энергии люминесценции в  виде тепловой энергии. Таким образом для наблюдения высокой интенсивности флуоресценции исследуют  разбавленные растворы при низкой температуре, и определенной величине  рН  раствора.

XIV.5. Классификация люминесцентных методов.

 Люминесцентные методы анализа делятся на косвенные и прямые методы. В косвенных методах флуоресценцию используют для установления точки эквивалентности в титриметрических методах.

 В прямых  методах проводят непосредственное измерение интенсивности флуоресценции - метод называется флуориметрией.

Прямой метод люминесцентного анализ - флуориметрия основано на законе Вавилова согласно которому в области малых концентрации 10-7 -10-4 моль/л интенсивность флуоресценции раствора линейно зависит от концентрации Ф=кс. При увеличении концентрации более чем 10-4 –10-3 м/л линейность Ф от С нарушается из-за концентрационного гашения что выражается  в ослаблении свечения. 

Применение флуориметрии. Флуориметрией определяют количество веществ обладающих сооственной флуоресценцией (например витамин В1 вазелиновое масло) или количество веществ способных образовать флуоресцирующие соединения. Пример: ион алюминия Аl3+ не флуоресцирует но его комплексное соединение с салицил-о-аминофенолом флуоресцирует ярко зеленым светом следовательно с помощью этого лиганда можно определять количество ионов алюминия. 
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Сущность прямого флуориметрического метода сводится к измерению интенсивности флуоресцентного излучения которое прямолинейно связано с концентрацией флуоресцирующего вещества в очень разбавленных растворах при комнатной температуре или в охлажденных термостатированных растворах.

XIV.6. Устройство флуориметра.

Флуориметр состоит из: 
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Расчет концентрации исследуемого раствора  проводят по формуле

Сх = (Nх –Nк ) . Ссг / (Nст - Nк)          где Nк – показание флуориметра для   контрольного  раствора сравнения.             

Nсг – показания флоуриметра для стандартного раствора.

Nх – Показания флуориметра для раствора вещества идентичного   стандартному но неизвестной концентрации.

Ссг – концентрация стандартного раствора.
7. Начало титрования. В титруемой смеси только 0,1 н раствор хлорида кальция 

CaСl2  Ca2+ +2Сl-                                    [Ca2+]=0,1=1.10-1
                                                                pCa=1 или pCa=-lg[CaCl2]

8. Прибавлено 90% Трилона-Б, следовательно, остался недотитрованным 10% хлорида кальция. Исходная концентрация хлорида кальция 0,1г.экв.→100%

[Ca+2]←10%            [Ca2+]=10*0,1/100=0,01=1*10-2
pCa=-lg1*10-2 =-(0+(-2)lg10)=2
9. Прибавлено 99% Трилона Б, остался 1% хлорида кальция 

недотитрованным. Следовательно:

    Исходная концентрация хлорида кальция 0,1г. экв.→100%    
                                                                                    [Ca+2]←1% 
 [Ca2+]=0,1*1%/100=1•10-3                        pCa=3  или  pCa=-lg10-3=3

10. Прибавлено 99,9% Трилона-Б, остался недотитрованным 0,1% хлорида кальция, что составляет:0,1→100%
Начало скачка титрования   [Ca+2]←0,1%      

[Ca2+]=0,1*0,1/100=1•10-4
pCa=-lg 1•10-4 =4              pCa=4
Для достижения точки эквивалентности нужно добавить 0,1% Трилона Б, что составляет 0,02 мл от 20мл, это объём 0,5 капли, поэтому, добавляя 1 каплю, имеем 0,1%  избытка Трилона Б. Однако, величину pCa для точки эквивалентности можно вычислить теоретически из выражения “Константы нестойкости”
11. Прибавили 100,1% трилона Б, т.е. 0,1% избытка трилона. Исходная концентрация трилона составляет→100% т.е. 0,1г экв→100%                                                                                                            
            [Tг-4]= 0,1•0,1/100=1•10-4                                                     [Tг-4]←0,1%  
 [Ca+2]= KH{[CaTг]2-}/[Tг-4] =2•10-11•0,1/10-4=2•10-8    
                                                                         pCa=7,7.
Конец скачка титрования  pCa=pKH+pCk –p[Tг-4]=10,7+1-4=7,7
12. Прибавили 101% трилона Б, в титруемой колбе оказался 1% избытка трилона Б, 
                                0,1 Тг-4 →100%                         [Тг-4]←1% избытка.

            0,1•1                            2•10-11•0,1
[Tг-4]=  100  = 10-3      [Ca2+]=    1•10-3       =2•10-9    
pCa=8,7
Следовательно, при добавлении последней капли титранта Трилона Б, рСа изменяется резко от 4 до 7,7скачек 3,7. Выбранный металохромный индикатор должен образовать цветной комплекс в пределах рСа, составляющих скачку титрования.

    Таким образом, принцип металлохромного индикатора в комплексометрии сводится к следующему:

3) Металлохромный индикатор должен образовать с определяемым катионом  цветной комплекс, менее устойчивый чем комплекс с трилонoм Б.

4) Индикатор должен быть чувствительным к малым концентрациям определяемого иона, соответствующий скачку титрования.

IX.2. Факторы, влияющие на величину скачки титрования.

 На величину скачка титрования в методе комплексонометрии значительно влияет рН среды и константа образования комплекса иона, метала с трилоном Б.

   Например: При титровании ионов кальция  в слабо кислой среде скачок титрования мало заметен, величина скачка всего лишь 2 порядка, тогда как в щелочной среде скачка составляет 4 порядка.
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В тоже время для многих катионов d элементов никеля (II), свинца (II) и висмута (III) наблюдается скачок титрования даже при рН=5. Причина тому большая устойчивость их комплексов с трилонам Б,(например, [BiTг] Kн=1•10-28). Этот комплекс настолько   устойчив, что даже в кислой среде трилон, замещая протоны, образует прочный комплекс.

Следовательно, катионы S-элементов, образующие с комплексонами менее устойчивые соединения, титруются в щелочной среде. А катионы, обладающие большим положительным зарядом, образующие более прочные комплексы, могут быть оттитрованы и в слабо кислой среде. Из вышеуказанного следует два важных вывода:

1. Величина скачка титрования при одном и том же  значении рН титруемого раствора тем больше, чем больше константа устойчивости образующегося комплекса. Более устойчивым комплексам трилона Б соответствуют большие скачки титрования. 

2. Увеличение рН титруемого раствора способствует увеличению скачка титрования.

IX.3. Металлохромный индикатор

Точку эквивалентности в комплекснометрии определяют с помощью металлохромных индикаторов, которые в свободном виде обладают одним, а в закомплексованном виде другим цветом.

Комплекс индикатора характеризуются своей константой устойчивости.
Jnd2-+ M+2→MJnd
β= [MJnd2-]/[Jnd2-]/[M2+]        Kн=[Jnd2-][M12+]/[MJnd]

Необходимым условием применимости металлохромного индикатора  является то, что устойчивость комплекса индикатора должна быть меньше устойчивости комплексоната.

                              β[MTг]2->β[MJnd]

При добавлении индикатора к титруемому раствору соли металла образуется цветной комплекс иона метала с индикаторам. В близи точки эквивалентности, когда все свободные  ионы  металла связаны с трилоном Б, последние порции трилона Б разрушают цветной комплекс и образуют бесцветный комплексонат трилона Б.

 MJnd-+[H2Tг]2-           [MTг]2-+Jnd-3+2H2O+2NH4+ 
                         2NH4OH                        

При этом происходит освобождение аниона индикатора с изменением окраски раствора. Процесс высвобождения индикатора должен происходить у точки эквивалентности моментально, а это возможно при условии:

        β[MTг]2-/ βMJnd=10:
т.е. устойчивость комплексоната β[MTг]2- должен быть в 10 раз больше устойчивости цветного комплекса металла с индикатором
Другой важной характеристикой индикатора является интервал концентрации определяемого иона, при котором меняется окраска индикатора
        [MJnd]_                      
β=[M2+][Jnd-2]        [M2+]= 1/β * [MJnd] /[Jnd-2];
lg[M2+]=-lgβ+lg[MJnd] /[Jnd-2]
-lg[M+2]=lgβ-lg[MJnd] /[Jnd-2];     pM2+ = lgβ-lg[MJnd] /[Jnd-2]
   Человеческий глаз различает один цвет от другого только при  ее десятикратном избытке, таким образом, индикатора меняет свою окраску в пределах концентрации от [MJnd] /[Jnd]=1/10 до [MJnd] /[Jnd]=10/1
    pM=lgβ+1                     pM=lgβ-1
    Подбирают такой индикатор, что бы lgβMJnd соответствовал скачку титрования.

     Существует 150 разновидностей металлохромных индикаторов.   Рассмотрим часто используемый индикатор эриохром чёрный(э.х.ч.)
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ЭХЧ используют при комплексиметрическом  титровании Mg2+,   Ba2+, Ca2+, Pb2+,Zn2+,Mn2+,Sг2+ при рН 9-10

При более сильной щелочной среде устойчивость комплекса увеличивается  настольно, что не наблюдается изменение окраски  в точке эквивалентности, те нарушается условия.
βMJnd <β[MTг]2-   из-за βMJnd ≈ β[MTг]2- 
Таким образом, слабощелочная среда, создаваемая  аммиачной буферной смесью, необходима:

2. Для связывания ионов водорода, образующихся  при комплексообразовании катиона металла с трилоном Б, в малодиссоцируемую молекулу воды.

2. Для увеличения величины скачка титрования. 
Для поддержания умеренной  устойчивости комплекса индикатора βMJnd и сохранения соотношения βMJnd<β[MTг] 

Индикатор  используют в виде 0,05-0,5% спиртовых растворов. Из-за неустойчивости растворов часто используют сухую смесь ЭХЧ с хлоридом калия в соотношении 1:100. Перед титрованием в титруемую смесь вносят 20мг индикатора (на кончике шпателя).

Применение трилона Б в анализе. Титрантом в комплексонометрии является комплексон III трилон Б. Стандарт 0,10,05 нМgSO4

Индикатор –Эрихром Черный.

Определение жесткости воды. Мерой жесткости воды является количество миллиграмм эквивалентов ионов кальция и магния содержащиеся в одном литре воды и выражается в единицах мг.*экв /л. 

Ход определения: К 100 мл (точно) анализируемой воды, добавив 10 мл аммиачной буферной смеси, 20 мг ЭХЧ, нагревают до 60о, титруют трилоном Б.

Ca+2    M2++H2Jnd-+2NH4OH        [MJnd]-+2H2O+2NH4+
Mg+2                                                                     красн
Реакция титрования: 
M2++[H2Tг]2-+2NH4OH→[MTг]2++2H2O + +2NH4+.

В точке эквивалентности:
 [MJnd ]-+[H2Tг]2-+2NH4OH→[MTг]2-+Jnd-3+2NH4++2H2O

                                                              Синее

Расчёт по формуле

НH2O=N*V*1000/VH2O *мг. Экв./л.
Качество воды по величине её жесткости:
4) Мягкая вода-до 3 мл экв/л.

5) Средней жесткости 3-6

6) Жесткая вода-6 мг экв/л.

При необходимости определения кальциевой и магниевой жесткости в отдельности используют 2 индикатора.

3. ЭХЧ- эриохром черный, как отмечено выше, позволяет определить суммарную жесткость.

4. Мурексид - также металлохромный индикатор, который в сильно щелочной среде (рН>12)с ионом кальция. 

Для поддержания магниевой жесткости воды нужно вычесть кальциевую жесткость, определённую при использовании индикатора мурексида, из общей жёсткости воды, определённую, используя индикатор эриохром черный.

HMg+2 = HH2O - HCa+2

Задача: Определить магниевую жесткость воды, если на титрование 100,00 мл ее в присутствии аммиачного буфера и индикатора эрихрома черного потребовалось 5,15 мл раствора трилона Б с N=0,1001, а на титрование такой же порции воды в присутствии 20% раствора едкого натра и мурехсида-2,6 мл того же раствора трилона Б. 

Решение:1) HH2O=5,15•0,1001•1000/100=5,15мг. Экв/л
                2)H ca+2=2,62•0,1001•1000/100=2,62мг. Экв/л

                     3)Hmg+2= 5,15-2,62=2,53мг. экв /л

IX. 4. Виды комплескиметрического титрования.

2) Прямое титрование: Пример: определение жесткости воды. Точную аликвоту анализируемой воды титруют до перехода красной окраски в синезелёную.

2) Заместительное титрование применяют в случае, когда нет возможности подбора подходящего индикатора.

К раствору анализируемого катиона добавляют избыток менее прочного комплексоната и выделившийся катион металла титруют трилоном Б.
Fe3+ +[BaTr]2-→[FeTr]-Ba2+
Ba2+ +[H2Tr]2-+2NH4OH→[BaTr]2- +2NH4++2H2O
Замест.   В т.э.  [BaJnd]-+[H2Tr]2-+NH4OH→[BaTr]2-+[HJnd]2-+H2O+NH4+
                                                                                Сине-зел.
mFe+3 = NTг*VTг*ЭFe+3/1000
3) Обратное тирование: определение массы иона свинца (II) в растворе.                                        NH4Cl
Pb2+ +[H2Tr]-2+2NH4OH  →   [PbTr]2-+2H2O+2NH4+

                         NH4OH
[H2Tr]2-+Mg2++ NH4Cl [MgTr]2-+2H2O+2NH4+

В точке эквивалентности:

[HJnd]2-+Mg2++NH4OH→[MgJnd]-+H2O+NH4+
Расчет массы иона свинца в контрольном растворе производят по формуле:

mPb(II)=(NTг*VTг - N MgSO4*V MgSO4 ) ЭPв2+/100
Комплексометрическое титрование используются в фармации при определении хлорида, глюконата, лактата, кальция, препоратов цинка.

Оксида и сульфат цинка, MgSa, Ba(OH)2 и др.
X. КИСЛОТНО-ОСНОВНОЕ ТИТРОВАНИЯ В НЕВОДНЫХ СРЕДАХ.


До сих  пор имели дело с титрованием в водных растворах, которое наряду с очевидными преимуществами имеет свои ограничения.
X.1. Ограничения возможностей методов титрования в водных растворах:

5. Очень мало диссоциируемые в воде слабые электролиты с константой диссоциации меньше 10-7 или (рК>7) в воде не титруется по той причине, что скачок на их кривых титрования незначителен. 

6. Смеси кислот, отличающиеся показателем константы диссоциации, менее чем на 4 порядка (рК<4) раздельно не титруются, так как их слабо заметные скачки титрования сливаются в одну общую.

7. Сильные кислоты и основания в смесях также раздельно не титруется

HCl+H2O= H3O++Cl-      H2SO4+2H2O=2H3O++SO42-  
Катионы гидроксония титруются суммарно.

8. Многие лекарственные вещества в воде не растворимы.
Сущность кислотно - основного титрования в неводных средах.

В неводных средах также можно проводить окислительно- восстановительное титрование, однако в форм. анализе часто используют кислотно - основное титрование.

Формулировка: Титрование в неводных средах - это титрование в среде специально подобранного растворителя, практически не содержащей воды. Растворитель подбирается таким образом, чтобы он способствовал лучшей диссоциации анализируемого вещества. 
Классификация растворителей, применяемых в кислотно- основном титровании.

  В настоящее время существуют различные классификации растворителей, единой классификации нет. Наиболее часто применяется классификации растворителей на протонные и апротонные.

1) Протонные: (или протолитические) растворители обладают кислотно – основными свойствами и подвергаются автопротолизу.

Приведем примеры автопротолиза: H2O+H2O-→H3O+ +OH-CH3COOH+CH3COOH- →CH3COOH2++CH3COO-
C2H5 OH+C2H5OH= C2H5OH2+ + C2H5O-

В общем виде реакцию автопротолиза любого растворителя (SH) можно записать в следующим виде SH+SH-→SH2++S-
Где SH2+ ион лиония а S- ион лиата молекулы растворителя.
Концентрационная константа равновесия:
Kp= [SH2+]•[S-]/[SH]2
В аналитической химии часто используют концентрационные выражения, поскольку систематические ошибки нивелируются при относительном сравнении. Однако следуют помнить, что при использовании концентрационных выражений неизбежны ошибки в абсолютных величинах концентрации и при точных измерениях надо пользоваться термодинамическим выражением, учитывая активную концентрацию. Kp[SH]2=[SH2+][S-]     KSH=[SH2+][S-]

Константа автопротолиза - величина постоянная при постоянной температуре.

Константа автопротолиза - малая величина, порядка от  10-8 до 10-30

В зависимости от способности  принимать или отдавать протоны протолитические растворители в свою очередь делятся  на: нейтральные (амфитротные), протогенные и протофильные

Нейтральные - это растворители с примерно одинаковой способностью принимать и отдавать протоны. Протогенные -   с характерно выраженной способностью отдавать протоны. Т.е типичными протогенными растворителями являются такие безводные кислоты как серная, муравьиная, уксусная, а также жидкий фтористый водород. Протогенные растворители повышают силу основания, но понижают силу кислотности. Давайте поразмышляем: тут проявляется конкурентная сила растворителя. Сравните основность анилина и кофеина в воде и в муравьиной кислоте.

                        в H2O              в HCOOH        

pK анилин       9,42                  0,44            ∆pK=9

pK кофеина    13,4                   0,78            ∆pK=12

Как видно из приведённых данных рК в муравьиной кислоте возрастает соответственно на 9 и 12 порядков, т.е слабые основания в воде, становятся сильными в протогенном растворителе.

В связи с этим, для оценки силы кислоты или основания необходимо учесть среду в которой растворен данный протолит. Все сильные кислоты в безводной уксусной кислоты являются слабыми кислотами и более того их сила неодинакова. рК сильных кислот в ледяной уксусной кислоте.

Соляная рК = 8,55;
Серая = 7,24;
Азотная = 8,38.

Рассмотрим протофильные растворители - характеризующиеся выраженной способностью принимать протоны. В фарманализе используют следующие растворители: жидкий аммиак, этилендиамин, бутиламин, формамид и д.р. Протофильные растворители понижают силу оснований, а кислотные свойства растворенных в них веществ, как правило усиливаются. Давайте поразмышляем: если слабая кислота растворена в протофильном растворителе, то  её кислотность повышается, из – за того что протофил отбирает его протон и способствует диссоциации. Апротонные растворители не проявляют кислотно – основные свойства и не подвергаются автопротолизу.

Типичные апротонные растворители: четырех хлористный углерод, хлораформ, бензол и некоторые другие растворители, такие как дихлорэтан с диэлектрической проницаемость (ε) меньше 15 единиц.

X.2. Влияние природы растворители на силу растворенного протолита.

Рассмотрим весьма важные свойства, НИВЕЛИРУЮЩИЕ И ДИФФЕРЕНЦИРУЮЩЕЕ действия растворителей.

  Формулировка: Нивелирующее действие растворителей - это выравнивание силы протолитов под влиянием растворителя.

Диффенциирующие действия - это увеличения различий в силе протолитов под влиянием растворителя. Пример иллюстрации нивелиреющего и дифференцирующего действия. Диссоциация осуществляется под влиянием полярных молекул растворителя, чем сильнее расслабляет растворитель ионную связь, тем сильнее диссоциируется растворенное вещество. Чем больше диэлектрическая проницаемость. (ε) растворителя, тем больше диссоциируютса ионная пара.

 Таким образом, для повышения силы слабого протолита следует выбирать растворитель с большой диэлектрической проницаемостью при прочих равных условиях (ε Н2О = 70-80, значит в 70-80 раз расслабляет электростатическое притяжение разноимённо заряженных ионов).

Х. 3. Полнота протекания кислотно- основных реакций в неводных растворителях.

  Полнота протекания реакции является одним из основных требований для применения данной реакции в титрометрических методах. Рассмотрим титрование слабого основания (В-) с сильной кислотой; В+HClO4→BH++CIO-4 
Титрование слабого основания сильной кислотой. Рассмотрим пример – титрование слабого основания В раствором хлорной кислоты НCIO4 в среде безводной уксусной кислоты. В исходном растворе титранта - хлорной кислоты НCIO4 в безводной уксусной кислоте – устанавливается равновесие: 
CH3COOH+HCIO4 = CH3COOH2++CIO-4
      Растворитель                 катион ацетония

В процессе титрование при прибавлении титранта к раствору титруемого слабого основания катион ацетония реагирует с этим основанием:   B+ CH3COOH2+ =BH++CH3COOН. В результате основание протонируется  (присоединяет протон) и вновь образуется (регенерируется) молекула растворителя – уксусной кислоты. Концентрационную константу К'  вышеприведённого равновесия можно выразить следующим образом:

К'=    [BH+] [CH3COOH]/ [B][CH3COOH2+]

Поскольку [CH3COOH]=const, то 

К'/[CH3COOH]= [BH+]/ [B][CH3COOH2+]= К= const

Таким образом, для константы К  рассматриваемого равновесия получаем:  К= [BH+]/ [B][CH3COOH2+]
В среде безводной уксусной кислоты основание В подвергается протонионизации: B+CH3COOH- →BH++CH3COO-. С константой основности, равной:  К' в =[BH+][CH3COO-]/ [B][CH3COOН]= const,

К'в [CH3COOН]= [BH+] [CH3COOН-]/[B]= К' в = const, поскольку [CH3COOН] = const. Таким образом:     К'в  =[BH] [CH3COO-]/[B]. Умножим и разделим правую часть уравнения (7.3) на [CH3COO-]. Тогда получим:

K = [BH+][CH3COO-]/ [B]*1/ [CH3COOH2+][CH3COO-]= KB/KSH
Где KSH = [CH3COOH2+][CH3COO-] – константа автопротолиза растворителя уксусной кислоты.

Таким образом константа равновесия реакции титрования слабого основания. В хлорной кислотой в среде безводной уксусной кислоты равна:
K=KB/KSH
Из этого соотношения следует, что полнота протекания реакции, характеризуемая величиной константы равновесия К,  тем больше, чем выше константа основности KB титруемого основания В и чем меньше константа  автопротолиза KSH растворителя. 
 Рассмотрим титрование слабой НА кислоты сильным основанием.    Задача: вывести формулу Кр На+ С2Н5ОН- безводный спирт.

А-+С2Н5ОН+2; С2Н5Na-→C2H5O-+Na+

HB+C2H5O-→B-+C2H5OH
  Аналогично предыдущему (разобрать самостоятельно) можно показать, что константа Кр= Кна / КSH. Таким образом полнота протекания реакции тем больше, чем выше константа кислотной диссоциации кислоты НА и чем меньше “K“ автопротолиза растворителя (KSH). Эта формула является инструментом для выбора растворителя для неводного титрования. Аналогична формула расчёта Кр титрования слабой кислоты НВ сильным основанием К=Кнв/ КSH
Х.4. Факторы, определяющие выбор протолитического растворителя.

6. Константа автопротолиза (Ksh) должна быть как можно меньше.

7. Необходимо учитывать кислотно- оснавные свойства растворителя. Для титрования слабых оснований подходит растворитель с пратогенными свойтвами. Для титрования слабых кислот подходит протофильный растворитель. 

8. Лучше применять растворитель с высокой диэлектрической проницаемостью. (ε) 

9. Определяемый протолит должен хорошо растворяться в данном растворители.

10. Для раздельного титрования смеси веществ, т.е. для разделения скачков титрования, следует подбирать растворитель с дифференцирующим действием.

Применение кислотно- основного титрования в неводных средах. Кислотно- основные титрование – это фармокопейный метод, с ними вы должны иметь дело при изучении фармацевтической и токсикологической химии, т.е этот  метод будет сопровождать вас не только в годы учебы но и в трудовой деятельности.

Определение слабого основания: Многие слабые в воде основания можно определить титрованием в ледяной или хлоруксусной кислоте, но чаще в безводной уксусной кислоте. Иногда титрование проводят в безводном уксусном ангидридом. Уксусный ангидрид уничтожает следы воды.

Некоторые свойства уксусной кислоты как растворителя: Ледяная уксусная кислота обладает большой протогенностью, увеличивает силу основания КSH=3,5 10-15, но к сожалению обладает малой диэлектрической проницаемостью Е=6,2. Титрантом обычно является хлорная кислота в безводной уксусной кислоте.

Х.5. Стандартизация титранта хлорной кислоты.

Обычно проводят по безводному кислому фталату калия, которую готовят по точной навеске.   Иногда стандартизацию проводят по безводной соли Na2CO3. Индикация конечной точки титрования при титровании слабых оснований проводится часто потенциометрически с помощью стеклянного электрода. Иногда используют кислотно - основные индикаторы. Это кристаллический фиолетовый или метилоранж, в последнем случае растворителя используют ацетон.

Стандартизация титранта раствора хлорной кислоты в ледяной (безводной) уксусной кислоте, определение процента амидопирина в препарате.

Стандартизацию безводного уксуснокислого раствора хлорной кислоты проводят с помощью стандартного раствора безводного карбоната натрия в ледяной уксусной кислоте. Для этого в колбу титрования наливают аликвотный объём стандартного раствора, добавляют индикатор кристаллический фиолетовый и титруют титрантом – раствором хлорной кислоты в ледяной уксусной кислоте до перехода фиолетовой окраски индикатора в голубовато- зелёную (см. 37 стр. методических указаний).
Реакция в растворе титранта: HCIO4+CH3COOH→CIO4-+CH3COOH2+

Реакция в растворе стандарта:

Na2CO3+2CH3COOH→2CH3COON2+H2CO3
Реакция титрования: CH3COONa+ClO-4→CH3COO-+Na ClO4

CH3COO-+CH3COOH2+→2CH3COOH

Суммарно 2HClO4+Na2CO3→2NaClO4+H2CO3
                   NHClO4= NNa2CO3*VNa2CO3/VHClO4
Определение процентного содержания амидопирина.
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Точную навеску (около 0,23 г) препарата переносят в колбу титрования, растворяют  в 10 см3 безводной уксусной кислоты, прибавляют 25 мл дихлорэтана и титруют 0,1 н раствором хлорной кислоты до перехода жёлтой окраски индикатора тропеолина 00 в ярко фиолетовую

Уравнение: 1) R3N+CH3COOH→R3NH++CH3COO-
                    2) HClO4+CH3COOH→ClO4-+CH3COOH2+
Реакция титрования
                 3) R3NH++ClO4-→R3N•HClO4
                 4) CH3COO-+CH3COOH2+→2CH3COOH

                      Σ•R3N+HClO4→R3N•HClO4

%амидопирина=  VHClO4*NHClO4Э амидопир * 100 /  1000 * а
XI. ИНСТРУМЕНТАЛЬНЫЕ МЕТОДЫ АНАЛИЗА.        КЛАССИФИКАЦИЯ. МОЛЕКУЛЯРНО – АБСОРБЦИОННАЯ СПЕКТРОСКОПИЯ.

XI.1. Определение количества вещества по его физическим свойствам и точки эквивалентности по изменению физического свойства титруемой смеси.

     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 (ИМА).

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.

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 (æ) титранта от объёма прибавленного титранта.   
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В точке эквивалентности 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.

XI.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.

Стандартными образцами называют вещества или материалы, имеющие постоянный состав и свойство. Например, в потенциометрии применяют стандартные буферные растворы с постоянным значением рН, с их помощью калибруют рН 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.

Общие 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.

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 ± (0,1 – 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
	Бытовые
	Техни
Ческие
	Аптечные
	Электрон
ные
	Аналити
ческие

	Точность
	± 2 гр.
	± 0,2 гр.
	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, кондуктометры, рН метры. Большинство аналитических приборов состоят из шести блоков: 1-2-3-4-5-6

1. Блок стабилизатора питания.

2. Блок источника сигнала, взаимодействующего с веществом (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 электрический стрелочный измерительный прибор, показывающий интенсивность сигнала.

XI.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 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: потенциометрия, полярография, амперометрия, кондуктометрия и кулонометрия.

XI.4. Чувствительность и селективность. ИМА.

  Чувствительность ИМА зависит - от интенсивности измеряемого физического свойства и определяется по чувствительности детектора сигнала. Мерой чувствительности метода является определение обнаруживаемого минимума.

              Чувствительность некоторых методов ИМА.

Методы  определения в г/л           Методы  определения в г/л     

Фотометрия                      10-6         Газовая хроматография      10-11
Флюориметрия                 10-10           Полярография                      10-8
Эмиссионный анализ       10-10           Кулонометрия                     10-10
Для определения микропримесей используют 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.

XI.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, строят зависимость свойства от концентрации. Измерив такое же свойство для испытуемого раствора, с неизвестной  концентрацией по калибровочному графику, определяют соответствующую ей концентрацию Сх
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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: Cx /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 Lх 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
Cx / Cc =Lc/ Lx;    Cx/Cc= Cc/с=Lx/Lc+ Lc/Lc;   (Cx+Cc)/Сс=(Lx+Lc)/ Lc
Cx+Cc= Lx+Lc;     

Cc   Cc  Le   Lc
Пример: Дх=0,49, Cc=1%  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. Применяют два вида аналитических факторов- молярной и удельной (процентной). Молярный аналитический фактор FM=L/CM : Сm=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 yд. = 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.

XI.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:

5. Переход электронов из основного на возбужденные уровни: -     Спектроскопия в УФ и видимой области.

6. На изменение колебания межатомных связей в молекуле (колебательные переходы): - колебательная или ИК- спектроскопия. 

7. На изменение вращательного состояния ядер атомов молекул (спина ядра) ЯМР

8. 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 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 λмакс(или частотой световой волны) максимального поглощения.  λ=1/E  λ=1/υ  где λ – длины волны, υ – энергия (частота, волновое число) поглощаемого луча.

2. Величиной молярного или удельного поглощения. εм или Еуд, рассчитываемой делением максимальной оптической плотности на молярную или процентную концентрацию, т.е. это аналитический фактор. 

3.Шириной полосы. (2б) 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.

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.
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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 закону светопоглощения интенсивность окраски раствора или иначе его оптическая плотность определяется уравнением.

А=ε•С•l        где А- оптическая плотность; ε - коэффицент молярного поглощения, характерная только данному веществу.

С- концентрация раствора, l- толщина поглощающегося слоя. Для двух растворов одного и того же вещества с разной концентрацией и толщиной поглощающего слоя имеем.   A1=E•C1•l1                     A2=EC2l2
Если оптические  плотности двух растворов не равны А1≠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 lc/lx
XII. ОПТИЧЕСКИЕ МЕТОДЫ АНАЛИЗА. КЛАССИФИКАЦИЯ. ФОТОМЕТРИЧЕСКОЕ ТИТРОВАНИЕ.

XII.1. Оптические методы анализа.
Оптические методы анализа основаны на измерении оптических свойств (испускание, поглощение, рассеяние, отражение, преломление, поляризация света), проявляющихся при взаимодействии электромагнитного излучения с веществом.  

Оптические методы классифицируются: 

а) По изучаемым объектам: атомный и молекулярный спектральный анализ. 

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:  
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.

XII.2. Основной  закон светопоглощения Бугера-Ламберта-Бера

Спектр поглощения вещества в видимой области (400-760нм) и его цвет, воспринимаемый человеческим глазом, связаны между собой. 

 Цвет – 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.

Jв = Jo *10-kcl            lg Jв = lg Jo – kcl lg10 = lg Jo - kcl
kcl =lgJo-lgJв          kcl = lg Jo /Jв  = A                                          

                                                                                 A = kcl                     
К –  коэффициент поглощения. С  –  концентрации  l толщина кюветы Jо – интенсивность луча  входящего, Jв –  интенсивность луча  выходящего  из кюветы. Формулировка закона светопоглощения: оптическая плотность (величина светопоглощения или погашения) прямо пропорциональна концентрации раствора и толщине поглащающего слоя ( l ) – Физический смысл оптической плотности – это безразмерная величина – логарифм отношений интенсивности луча, входящего в кювету на интенсивность выходящего из кюветы луча.

К – коэффициент поглощения – есть аналитический фактор:

Различают молярный и удельный коэффициент поглощения. Молярный коэффициент: (  =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.

Причины отклонений растворов от закона светопоглощения. 
1. Сдвиг химического равновесия под влиянием ионной силы, рН, to, концентрации, приводящие к изменению состава раствора, следовательно, к изменению концентрации компонентов раствора поглощающих лучистую энергию (пример: При гидролизе солей Сu (II) оптическая плотность уменьшается из-за оседания ионов Сu (II) в осадок Сu(ОН)2).
2. Закон 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.

3. В сильно концентрированных растворах  вследствии самоассоциации и изменения показателя преломления так же искажается зависимость А от   С.  

XII.3. 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  (. Пример   

( = 1. 103  <  (Fe(NCS)3  = 7 . 103   < (  Fe(NCS)3 = 1,5 . 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.
XII.4. Фотоэлектроколориметрия, ее отличия  от  колориметрии. Устройство ФЭК
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:

3) не полихромный, а монохромный свет, максимально поглощаемый анализируемым раствором. Монохроматизация осуществляется светофильтрами.

4) величина поглощения определяется не на глаз, а с помощью специального детектора-фотоэлемента, преобразующего лучистую энергию в электрическую. 

                             Схема устройства ФЭК
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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.

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  фотометрию. 

XII.5. 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.
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где Ск   –  концентрация контрольного стандартного раствора, Ак   – его оптическая плотность, С1 – прирост концентрации относительно стандартного раствора Ск, А1 – прирост оптической плотности  соответствующий приросту С1. 

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 добавленного титранта. Проекция на ось абсцисс из точки пресечения двух касательных однозначно указывает на объем  титранта, соответствующий точке эквивалентности.
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XIII. СПЕКТРОФОТОМЕТРИЯ. ПРИМЕНЕНИЕ В КАЧЕСТВЕННОМ И КОЛИЧЕСТВЕННОМ АНАЛИЗЕ.
XIII.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 ∆Е энергии Е2 и Е1 уровней, между которыми происходит переход 

∆Е = Е2 – Е1 = hν = h с/λ = hс
[image: image68.wmf]n


где h = 6,6 . 10-34 кДж . с постоянная Планка: ν – частота, λ – длина волны погло-щенного излучения, с – скорость света,  
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 - валовое число.
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 (σсв, πсв) называют такие орбитали, заселение которых электронами приводит к уменьшению электронной энергии системы и упрочнению химических связей. Разрыхляющими орбиталями (σ*, π*) 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.
Наиболее низколежащими являются σсв молекулярные орбитали, которые участвуют в образовании σ-связей. Выше лежит πсв орбитали, электроны которых образуют π-связи. Далее в порядке увеличения  электронной энергии расположены n ( не связывающие, π* ( разрыхляющие и  σ* ( раз-рыхляющие  молекулярные орбитали. 
Переходы σсв→σ* требуют наибольшей энергии, энергия которых соответствует обычно энергии квантов дальней УФ-области. Поэтому  органические соединения, имеющие только σ-связи, не поглощают свет видимой и ближней УФ-области. Такие соединения бесцветны. 

Переходы πсв→π*  требуют меньшей затраты энергии, чем переходы σсв→σ*. 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 n→ π*.

Таким образом, в общем случае энергия разрешенных правилами отбора электронных переходов  системы возрастает в последовательности 

n→ π* < πсв→π*  < n→σ*  < σсв→σ*
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.
XIII.2. Спектрофотометрия
Спектрофотометрия – оптический метод, основанный на измерении  поглощения монохроматического луча  в  видимой и  УФ–части  спектра раствором  анализируемого вещества.

  Сущность метода сводится  к записи светопоглощения, т.е в измерении и построении зависимости оптической  плотности  А (или коэффициента  поглощения () от длин волн лучей, пропускаемых через кювету с раствором.

  Спектры в  УФ  и  В областях называют электронным спектрами, т.к. энергии поглощенных лучей расходуются на возбуждение электронов к возбужденным орбиталям.

   Электронные переходы в комплексных соединениях обусловлены: 

4. Переходом электронов между d – орбиталями центрального иона расщепленными, окружением  лигандов.
5.  Переходами электронов от заполненных орбиталей лиганда на вакантные орбитали металла  L→M – называемые полосой переноса заряда.

6.  Переходом  электронов от орбитали  металла к орбитали  лиганда M→L переход.

 В органических соединениях возникновение электронных спектров связано с переходом электронов из основной на возбужденную орбиталь. Эти переходы классифицируются в зависимости от типа связи. 
1.Переходы σ→σ* требуют большей энергии и наблюдаются в коротковолновой части спектра 100-150 нм.

2. π→π* переходы сопровождаются поглощением квантов меньшей энергии 150-200 нм.  Эти полосы могут быть смешены в длинноволновую область при наличии в молекуле сопряженных двойных связей.

3. Переходы n→σ* и n→π* требуют меньшей энергии по сравнению с вышеуказанным. Они наблюдаются в органических молекулах с гетероатомами Cl, N, S, O, имеющими неподеленные электроны в несвязывающих орбиталях. На длину волны максимального поглощения ((mах) и интенсивность полосы поглощения (ε) большое влияние оказывают электродонорные –NH2, – OH, –SH  и акцепторные   –СОН;  –N = О, –COOH  заместители, вводимые в молекулу органического соединения.

Пример: максимум поглощения бензола (mах  255 нм с интенсивностью 

ε = 230, а в молекуле фенола (mах  = 270 нм с ε = 1450. Как видно при введении в молекулу бензола гидроксильной группы максимум поглощения смещается к длинным волнам, а интенсивность полосы (ε) увеличивается.
На положение и интенсивность полос сильно влияют процессы ионизации и комплексообразования. 
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.

Повышение интенсивности полосы поглощения называют – гиперхромным, а понижение  интенсивности гипохромным эффектом.
Смешение максимума полосы поглощения в длинноволновую строну (т.е. к низким энергиям) называется  батохромным  смещением. Введение в молекулу электродонорных групп 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   

(mах             270                          289                           254                        280                      

ε            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 (mах  и  (макс  полос поглощения. 

 Спектрофотометрия применяется  также  и  в  количественном анализе. Количественный анализ проводят по величине Аmах на длине волны мак-симального поглощения (mах.

 Пример: измерив  оптическую плотность  раствора резорцина на длине волны максимального поглощения 273 нм и зная величину удельного коэффициента поглощения резорцина (ε)

                            (mах   =  273            
                            ε mах     = 180   вычисляют процентное  содержание резорцина в препарате по формуле Амах V1  V2  / Е  ℓ  а  Vалк =  % резорцина
Где Амах – оптическая плотность на длине волны максимального поглощения 273 нм.

Е – Удельное поглощение резорцина.

ℓ – толщина кварцевой кюветы – 1см

а – масса препарата, растворенная в мерной колбе объемом V1   

Vалк – аликвотный объем  раствора препарата, разведенный до объема V2 
XIII. 3.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
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1 – Источник сигнала: лампа накала (400-760 нм), водородная или дейтериевая (200-400 нм).
     2, 3 - зеркала

     4 – входная щель

     5 – зеркало конденсора 

     6 – призма (дифракционная решетка)

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(10).

Правила работы на СФ-26. 
Ручкой конденсора (5) выставляют луч определенной длины волны.

2.Установливают на пути луча раствор сравнения (8).
3.При закрытой шторке (4) ручкой темнового тока устанавливают стрелку  прибора (11) на нуль пропускания или  бесконечно большую оптическую плотность.

3. Открыв шторку (4) поворотом ручки выходной щели (7) приводят стрелку на нуль оптической плотности или 100% пропускания.

4.  Выдвинув на путь луча измеряемый  раствор (8), записывают значение по шкале оптических плотностей (11).
Схожие  и отличительные признаки колори-, фото- и спектрофотометрии
	№
	Признаки
	Колориметрия
	Фотоколори-метрия
	Спектрофото-метрия

	1
	Закон, на котором основан метод
	Закон  светопог-лощения Бугера-Ламберта-Бера
	Закон  светопогло-щения Бугера-Ламберта-Бера
	Закон  светопог-лощения Бугера-Ламберта-Бера

	2
	Источник света
	Дневное освещение
	Лампа накала для видимых лучей 
	Лампа накала для видимых лучей, водо-родная или дейте-риевая для УФ-лучей 

	3
	Диапазон длин волн источника света
	Лучи видимого диапазона от 400 до 700 нм 
	Лучи видимого диапазона от 400 до 700 нм 
	УФ-лучи 200-360 нм. Видимые лучи от 360-750. Ближняя ИК-область 750 до 1000 нм

	4
	Измеряемая величина 
	Субъективное, визуальное сравнение окрасок
	Оптическая плотность

А =  ε ∙ с ∙ l
	Оптическая плотность

А =  ε ∙ с ∙ l

	5
	Селектор для  монохроматизации
	Без селектора
	Набор светофильтров
	Кварцевая призма, зеркало конденсора и выходная щель

	6
	Степень монохроматизации
	Полихроматичный свет
	+ 10-30 нм
	+ 1 нм

	7
	Изучаемые растворы 
	Только цветные растворы
	Только цветные растворы
	Как цветные, так и бесцветные растворы

	8
	Область применения 
	Биохимический анализ крови
	Количественный  анализ в цветных растворах
	Качественный  и количественный анализ


XIV. ЭКСТРАКЦИОННО-ФОТОМЕТРИЧЕСКИЙ МЕТОД АНАЛИЗА. ЛЮМИНЕСЦЕНТНЫЕ МЕТОДЫ АНАЛИЗА. ФЛУОРИМЕТРИЯ.

XIV.1. Количественный анализ смеси веществ прямым и экстракционно-фотометрическим методом.

В вводной лекции по ИМА было отмечено что ИМА обладают селективностью, следовательно с их помощью можно анализировать растворы смеси веществ. Анализ смеси веществ может быть проведен прямой или экстракционной фотометрией. Количественное определение веществ в смеси прямой фотометрией возможно в  там случае, если анализируемые вещества имеют максимумы поглощение, отличающиеся друг от друга. Здесь возможно два варианта:
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 В первом случае поглощение одного компонента не мешает поглощению другого, и определение веществ может быть произведено спектрофотометрическим путем при длинах волн, соответствующих их максимам  поглощения. Если максимумы поглощения веществ лежат в областях пропускания характерных для разных светофильтров то можно использовать фотоколориметр. По данным таблицы подбирают светофильтры, пропускающие свет только в области поглощения одного из компонентов смеси. Сложнее выполняется анализ смеси двух компонентов С и Д полосы которых налагаются друг на друга. В этом случае поглощение в области максимума является суммой поглощений, компонентов С и Д, тогда анализ осуществляют с помощью двух калибровочных  графиков.

До проведения анализа смеси готовят разведение стандартных растворов двух отдельных компонентов С и Д анализируемый смеси. Измеряют оптическое поглощение серии растворов (С) при двух длинах волн    (с   и  (д   и серии растворов Д-при длине волны  (д и   строят калибровочные графики.  
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Затем измеряют оптическую плотность анализируемой смеси при (с и пренебрегая поглощением компоненты, Д по значению Ас(значение оптической плотности компоненты (с) при длине волны максимального поглощения) получают графическую точку М в калибровочной кривой (а) вещества С.Опуская перпендикуляр из точки М на ось абсцисс получают ее концентрацию в смеси по точке перенесения этого перпендикуляра с линией оптических плотностей компоненты  Д при длине волны   (  Д получают ее оптическую плотность при длине волны максимального поглощения компонентов при длине волнны   (   Д. 

Зная что измеренная величина А х   представляет собой сумму поглощений Ах = Ае + Ад рассчитывают поглощение  Ад = Ах - Асд и по значению Ад  из калибровочного графика построенного для вещества Д определяют концентрацию компоненты Д. Широкое распространение в анализе смесей получил экстракционно-фотометрический метод  сущность которого заключается в следующем: один из компонентов смеси экстрагируют подходяшим органическим растворителем, разделяя таким образом смесь  и затем  фотометрическим способом определяют концентрацию экстрагированного вещества в органической фазе или оставшегося вещества в водной фазе. Наиболее часто для проведения экстракционно-фотометрического анализа используют получение цветных комплексов, которые имеют высокое светопоглощение и как правило хорошо растворимы в органических растворителях. Пример -демонстрация опыта определения массы ионов Со2+ в присутствии Fe3 

      Fe+3 + NCS- ----( [Fe NCS]2+   до                 [Fe (NCS)6]3-
                                                                              ( = 1,7. 103
      [ Fe(NCS)6 ]3- + 6F----( [Fe F6]3- + 6NCS                              

       красный                      бесцветный             

                                             (=1,2 . 1016 

         Cо+2+4NCS- ---- >      [Co(NCS)4]2-

              в амиловом       (=1,610+2
                спирте                                                                   

При экстрационно-фотометрическом методе часто удается провести концентрирование определяемого вещества, что повышает чувствительность метода. Таким образом, можно провести определение микро компоненты в присутствии больших количеств второй компоненты. Экстракционно-фотометрический метод имеет следующие преимущества. 

1.Комплексные соединения экстрагированные в органическую фазу менее диссоциированы следовательно их количественные определение будет более точными.
2. Многие комплексы не растворимые в воде прекрасно растворимы в органической фазе.    
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Диэтилдитиокарбомат образует с ионом меди (II) нерастворимый в водеи осадок, который прекрасно растворяется в четырех хлористом углероде и полностью экстрагируется в органический слой это свойство используют для количественного разделения и определения Си+2 от Со+2 и Ni+2  которые остаются в водном растворе.

3. Позволяет определить микропримеси. Пример фосфор определяют образованием фосфорно молибденовой кислоты Н3РО412МоО3- 12Н2О синего цвета, очень чувствительная реакция на алкалоиды. При экстракции бутанолом концентрация анализируемого вещества увеличиваемся в 5 раз.

XIV.2. Люминесцентные методы анализа.

Люминесцентные методы анализа основаны на явлении люминесценции и предназначены для качественного так и количественного анализа очень малых: (10-4-10-6г/л) количеств веществ.

Явление люминесценции: Многие вещества способны к самостоятельному свечению обусловленное различными воздействиями: Излучение видимых лучей веществом или его раствором при его облучении коротковолновыми лучами или при других видах физического воздействия называют – люминесценцией. Как само явление, так и люминесцирующие вещества нашли широкое применение в аналитической химии.

Однако не все вещества способны люминесцировать.   Органические вещества или их комплексные соединения, имеющие разветвленную систему сопряженных связей, способны  к  люминесценции благодаря наличию в них так называемого триплетного состояния энергетического уровня обусловленое нижеследующим расположением спинов в 2х вырожденных энергетических уровнях.

Электроны перешедшие из основного на возбужденную  молекулярную орбиталь, при наличии такого триплетного уровня, возвращаются на основную, через триплетный уровень.

При этом часть энергии (Ег) рассеивается  в виде тепловой энергии. При возвращении электронов из триплетного на основную орбиталь наблюдается люминесцентное излучение с энергией – Е люминесценции. Приведенный рисунок ясно иллюстрирует закон Стокса явления люминесценции которая гласит энергия люминесценции всегда меньше энергии возбуждения то есть Ел < Ев.
Поскольку энергия электромагнитных лучей обратно пропорциональна длине волны Е = 1/ ( нм то согласно закону Стокса при облучении, веществ способных к люминесценции, коротковолновыми, ультрафиолетовыми лучами наблюдается люминесценция длинноволновых лучей видимого диапазона то есть  ( л > (в  

XIV.3. Классификация явления люминесценции

1. Термолюминесценция - свечение при термическом воздействии.  Пример - свечение инфракрасных лучей раскаленным металлом.

2. Хемолюминесценция – люминесценция за счет энергии химической или биохимической реакции. Пример: свечение фосфора при его окислении когда химическая энергия окисления - восстановления превращается в световую, или свечение улиток или кошачьих глаз в темноте когда биохимическая энергия превращается в световую.

Измерив интенсивность хемолюминесценции можно определить количество вещества участвующей в химической или биохимической реакции.   

3. Фотолюминесценция – вторичное длинноволновое свечение при облучении вещества более коротковолновыми лучами. Фотолюменисценция подразделяется на: 

а). Фосфоресценцию – люминесценция продолжающаяся некоторое время  даже после прекращения подачи энергии возбуждения.

б). Флуоресценция – кратковременное свечение быстро затухающее после прекращения энергии возбуждения.
XIV.4. Факторы влияющие на интенсивность флуоресценции.
Интенсивность флуоресценции зависит от таких факторов как рН, температуры и концентрации.

1.Зависимость флуоресценции от рН среды. Вещества флоуресцрующие лишь при определенном значении рН называют флуоресцирующими индикаторами. Пример: 

	      Название 
	Интервал рН, изменение окраски свечения.
	Изменение цвета флуоресцентного свечения.

	1.Салициловая кислота.
	         2,5 – 4.0
	Бесцветно – голубое

	2. Умбелиферон.
	          6,5 – 7.6
	Бесцветно - голубое

	3. Папаверин
	          9,5 – 11.0
	Желто - голубое


Такие индикаторы используются для установления точки эквивалентности при кислотно-основном титровании технологических, окрашенных растворов кислот и оснований где применение обычных индикаторов не возможно.

2.Зависимость флуоресценции от температуры. 

Интенсивность флуоресценции обратно пропорционально температуре и лучше наблюдается в охлажденных растворах. При повышении температуры из-за усиления Броуновского движения энергия люминесценции растрачивается на соударения и приводит к температурному гашению флуоресценции. 

3.Зависимость интенсивности флуоресценции от концентрации   выражено  в законе Вавилова которая гласит что люминесценция возможна в очень разбавленных растворах с концентрацией меньше 10-4 мол/л. При больших концентрациях происходит температурное гашение свечения из за  взаимных соударений флуоресцирующих частиц и рассеивания энергии люминесценции в  виде тепловой энергии. Таким образом для наблюдения высокой интенсивности флуоресценции исследуют  разбавленные растворы при низкой температуре, и определенной величине  рН  раствора.

XIV.5. Классификация люминесцентных методов.

 Люминесцентные методы анализа делятся на косвенные и прямые методы. В косвенных методах флуоресценцию используют для установления точки эквивалентности в титриметрических методах.

 В прямых  методах проводят непосредственное измерение интенсивности флуоресценции - метод называется флуориметрией.

Прямой метод люминесцентного анализ - флуориметрия основано на законе Вавилова согласно которому в области малых концентрации 10-7 -10-4 моль/л интенсивность флуоресценции раствора линейно зависит от концентрации Ф=кс. При увеличении концентрации более чем 10-4 –10-3 м/л линейность Ф от С нарушается из-за концентрационного гашения что выражается  в ослаблении свечения. 

Применение флуориметрии. Флуориметрией определяют количество веществ обладающих сооственной флуоресценцией (например витамин В1 вазелиновое масло) или количество веществ способных образовать флуоресцирующие соединения. Пример: ион алюминия Аl3+ не флуоресцирует но его комплексное соединение с салицил-о-аминофенолом флуоресцирует ярко зеленым светом следовательно с помощью этого лиганда можно определять количество ионов алюминия. 
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Сущность прямого флуориметрического метода сводится к измерению интенсивности флуоресцентного излучения которое прямолинейно связано с концентрацией флуоресцирующего вещества в очень разбавленных растворах при комнатной температуре или в охлажденных термостатированных растворах.

XIV.6. Устройство флуориметра.

Флуориметр состоит из: 
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Расчет концентрации исследуемого раствора  проводят по формуле

Сх = (Nх –Nк ) . Ссг / (Nст - Nк)          где Nк – показание флуориметра для   контрольного  раствора сравнения.             

Nсг – показания флоуриметра для стандартного раствора.

Nх – Показания флуориметра для раствора вещества идентичного   стандартному но неизвестной концентрации.

Ссг – концентрация стандартного раствора.
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K1=8,5*10-4              pK1 = 4,07


K1=1,8*10-3              pK2 = 2,75


K1=6,3*10-7              pK3 = 6,2


K1=4,6*10-11            pK4 = 10,34








Это объясняется увеличением устойчивости комплекса трилона в щелочной среде.





pM= lgβ±1





С13H17N3O














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. 








Ах = Ак  + А1 





Сх = Ск + С1
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        7 – выходная щель 


        8 – кювета с раствором 


        9 – светофильтр


       10 – фотоэлемент


       11 – гальванометр





 а) Полосы поглощение компонентов смеси не  налагаются друг на друга.





     б) Полосы поглощения двух разных компонентов смеси С и Д частично налагаются друг на друга.





Семикарбазон салицилового альдегида обладает желто-зеленой флуоресценцией а его комплекс с (n+2 флуоресцирует синим цветом





1.Кварцевой лампы 


источника УФ лучей.


2.Диафрагмы. 


3-Штроке.                                          


4-Светофилтр.                                  


5-Кварцевые линзы.                                           


6-Кювета с исследуемым 


раствором.                                          


7-Фотоэлемент


8-Гальванометр


.                                          
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