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ВСТУП

Для майбутніх кваліфікованих фахівців харчової промисловості вивчення основ аналітичної хімії – однієї з фундаментальних хімічних дисциплін – створює основи для подальшого вивчення ряду інших профільних дисциплін, таких як «Πoкaзники якocті xapчoвиx пpoдyктів», «Якість і 6eзпeкa xapчoвиx пpoдyктів», «Aнaлiз нeбeзпeчних i шкідливих рeчовин в пpoдyктax харчування», «Meтoди виявлення oтpуйних peчoвин в npoдyктax хapчyвaння», «Метoди aнaлiзy xapчoвиx пpoдyктiв», «Фiзuкo-xiмiчнi методи iдeнтифiкaцii peчoвин» та деяких інших. Крім того, вивчення курсу аналітичної хімії сприяє розширенню ерудиції, виробляє навички логічного мислення, дозволяє отримати уявлення про вимірювання кількісної характеристики хімічної форми руху матерії. Посібник допомогає засвоїти найважливіші закони і теорії аналітичної хімії. Він є теоретичною базою для інших методичних посібників, присвячених безпосередньо хіміко-аналітичним реакціям якісного аналізу, вирішенню розрахункових завдань по окремим теоретичним розділам даного курсу і засвоєнню техніки специфічної лабораторної роботи, а також навиків самостійної роботи з хімічною літературою та навиків узагальнення хімічної інформації.
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1 АНАЛІТИЧНА ХІМІЯ ТА ХІМІЧНИЙ АНАЛІЗ


1.1 Загальні положення. Терміни та визначення


Аналітична хімія – це самостійний розділ хімічної науки, який на основі фундаментальних законів хімії та фізики розробляє методи і прийоми якісного і кількісного аналізу. А хімічний аналіз за допомогою цих методів та прийомів отримує інформацію про якісний та кількісний склад досліджуваних об'єктів.
Залежно від виду ідентифікованих часток розрізняють: елементний, молекулярний, функціональний, ізотопний і фазовий види аналізу. Завданням елементного аналізу є визначення хімічних елементів та їх кількості, що містяться в аналізованому об'єкті. Функціональний аналіз відкриває та визначає різні функціональні групи, наприклад, аміногрупи –NH2, нітрогрупи –NO2, карбонільні –С = О, карбоксильні –СООН, гідроксильні –ОН, вітрильні –СN групи та ін. Молекулярний аналіз проводить відкриття молекул і визначення молекулярного складу аналізованої речовини, тобто з’ясовує, з яких молекул і в яких кількісних співвідношеннях складається даний аналізований об'єкт. Фазовий аналіз – це відкриття і визначення різних фаз (твердих, рідких, газоподібних), що входять в дану аналізовану систему.
Залежно від маси сухої речовини або об'єму розчину аналізованої речовини методи аналізу можна розділити на: макро-, півмікро-, мікро- та інші методи (див. табл. 1).

Таблиця 1 - Характеристика методів аналізу за величиною наважки
	Метод аналізу
	Маса наважки, г
	Об`єм, см3

	Макроаналіз (грам-метод)
	1 ... 10
	10 ... 100

	Півмікроаналіз (сантіграм-метод)
	0,05 ... 0,5
	1 ... 10

	Мікроаналіз (міліграм-метод)
	10–3 ... 10–6
	10–1 ... 10–4

	Ультрамікрометод (мікрограм-метод)
	10–6 ... 10–9
	10–4 ... 10–6

	Субмікроаналіз (нанограм-метод)
	10–9 ... 10–12
	10–7 ... 10–10



Для хімічної ідентифікації найчастіше використовують реакції утворення забарвлених сполук, виділення або розчинення осадів, газів, утворення кристалів характерної форми, забарвлення полум'я газового пальника або перлів тетраборату натрію, утворення сполук, що люмінесціюють в розчинах.
Про аналітичну хімію кажуть, що це наука про методи та засоби хімічного аналізу і певною мірою встановлення хімічної будови. Під засобами мають на увазі прилади, реактиви, стандартні зразки, програми для комп'ютерів і та ін. Методи і засоби постійно змінюються: залучаються нові підходи, використовуються нові принципи, явища з різних областей знань. Аналітична хімія з наукового погляду являє собою сферу наукового пошуку, так за створення багатьох методів аналізу присуджені Нобелівські премії (органічний мікроаналіз, полярографія, різні види хроматографічного аналізу, фотоелектронна спектроскопія і та ін.). Слід розрізняти метод і методику аналізу. Метод аналізу речовини – це коротке визначення принципів покладених в основу аналізу речовини. Методика аналізу – це докладний опис всіх умов і операцій, які забезпечують правильність, відтворюваність і інші регламентовані характеристики результатів аналізу. Аналіт – це компонент аналізованої речовини, концентрацію якого треба визначити. Правильність аналізу характеризує якість аналізу, що відбиває близькість до нуля систематичної похибки результатів. Відтворюваність аналізу – показує ступінь близькості один до одного результатів окремих вимірювань (визначень) при аналізі проб. Таким чином під аналізом розуміють отримання дослідним шляхом відомостей про хімічний склад (якісний і кількісний) речовини будь-якими методами – фізичними, хімічними, фізико-хімічними,біологічними та ін. Сучасна аналітична хімія включає в себе чотири взаємопов’язаних розділи: методи якісного та кількісного хімічного аналізу, інструментальні (фізичні і фізико-хімічні) методи та хімічна метрологія. Виділення інструментальних методів в самостійний розділ до деякої міри умовно, оскільки за допомогою цих методів вирішуються завдання і якісного, і кількісного аналізу. Завданнями якісного хімічного аналізу є виявлення (відкриття) хімічних елементів, атомів, атомних груп, іонів, молекул в аналізованому зразку. Якісний аналіз відповідає на питання: що саме є у дослідному об’єкті. Завданнями кількісного хімічного аналізу є визначення кількісного складу, тобто встановлення кількості хімічних елементів, атомів, атомних груп, іонів, молекул в аналізованому зразку, тобто кількісний аналіз відповідає на питання: скільки у зразку міститься тих чи інших компонентів. При проведенні якісного та кількісного аналізів спостерігають за наявністю аналітичних ознак аналіту та його аналітичних реакцій. Аналітичні ознаки представляють собою властивості аналіту або продуктів його перетворення, які вказують на його природу. Його характерними аналітичними ознаками є колір, запах, агрегатний стан, кут обертання площини поляризації світла, радіоактивність, здатність до взаємодії з електромагнітним випромінюванням та ін. Аналітична реакція – це хімічне перетворення аналіту при дії аналітичного реагенту з утворенням продуктів з помітними аналітичними ознаками. Найчастіше використовують таки реакції:
– утворення забарвлених сполук, зміна кольору або обезбарвлення розчинів;
– виділення або розчинення осадів;
– виділення газів;
– утворення кристалів характерної форми або структури;
– забарвлення полум'я газового пальника або перлів тетраборату натрію;
– утворення сполук, що люмінесціюють в розчинах.
Нерідко під час проведення хімічного аналізу, застосовуваний метод виявлення або визначення потрібних компонентів не забезпечує надійних результатів:
а) без попереднього усунення впливу компонентів, що заважають;
б) коли концентрація аналіту дуже мала (нижче обумовленого мінімуму).
Усунути компоненти що заважають можна різними способами: маскування, розділення, концентрування.
Маскування – це переведення компонентів що заважають в таку форму, яка не робить впливу що заважає. При цьому не відбувається утворення нової фази, в чому і полягає перевага цього методу перед розділенням. Виключаються операції, пов'язані з відділенням фаз одна від одної. Але, маскування не завжди вдається здійснити, тоді використовують розділення речовин (або їх концентрування).
Розділення – це операція або процес, в результаті якого компоненти, що складають початкову суміш, відокремлюються один від одного.
Концентрування – операція або процес, в результаті якого підвищується відношення концентрації або кількості мікрокомпонентів до концентрації або кількості макрокомпонентів. Розрізняють абсолютне і відносне концентрування. Абсолютне концентрування – це переведення мікрокомпонента з більшої маси (або об'єму) зразка в малу масу (або об'єм). Відносне концентрування – це коли мікрокомпонент відділяється від макрокомпонента таким чином, що підвищується відношення концентрації мікрокомпонента до концентрації макрокомпонента. Відносне концентрування можна розглядати як окремий випадок розділення. Розділення і концентрування мають багато спільного як з теоретичної точки зору, так і в техніці використання. В основі більшості методів розділення лежить один і той же принцип – виборче розподілення компонентів аналізованої проби між двома роздільними фазами. Компонент суміші що виявляється переводять по можливості повністю в одну з фаз. Методи засновані на використанні відмінностей у властивостях компонентів аналізованої системи, таких як: розчинність, температура, швидкість руху частинок у зовнішньому електричному полі та ін. Найбільш поширеними методами концентрування є:
– випаровування: упарювання і випарювання (насухо);
– озолення – у результаті термічної обробки аналізованого матеріалу він перетворюється в мінеральний залишок (золу);
– кристалізація;
– екстракція (відмінність в розчинності компонента що витягується в двох контактуючих рідких фазах що не змішуються);
– сорбційні (адсорбція, абсорбція і хемосорбція);
– електрохімічні;
– хроматографічні;
– осадження і співосадження.
Співосадження – сумісне осадження розчинних мікрокомпонентів з аналітом що випадає в осад з розчину внаслідок чого утворюється змішані кристали. Осад макрокомпонента називають колектором (або носієм мікрокомпонента) – це малорозчинні неорганічні або органічні сполуки, які повинні захоплювати потрібні і не захоплювати заважаючи мікрокомпоненти і компоненти матриці. Співосадження використовують для підвищення повноти виділення того чи іншого компонента з розчину разом з осадом. Розрізняють кілька видів співосадження:
– адсорбція – це осадження домішок на поверхні осаду, що утворюється. Адсорбція домішок призводить до збільшення маси осаду порівняно з очікуваною та до отримання завищених результатів аналізу. Ступінь адсорбції іону на осаді є функцією концентрації іону в розчині та його заряду. Адсорбція – екзотермічний процес, тому при підвищенні температури вона зменшується;
– оклюзія – це явище попадання адсорбованої на поверхні домішки всередину осаду. Оклюзія може призводити як до збільшення маси осаду, так і до її зменшення. Вид іонів, що окклюдуються, залежить від порядку додавання реагентів. Для зменшення оклюзії осадження необхідно проводити повільно. Оклюдовані домішки видаляються в процесі «старіння» осаду та при його переосадженні;
– ізоморфне співосадження – це утворення твердого розчину у вигляді змішаних кристалів. Це явище характерне для сполук, здатних утворювати спільну кристалічну решітку (разом з BaSO4 можуть спільно співосаджуватися PbSO4, тому що ці катіони схожі один на одного та у них однакові аніони). Умовою ізоморфного співосадження є рівність зарядів та близькість іонних радіусів макро- та мікрокомпонентів;
– інклюзія – це процес захоплення зростаючим осадом деякої кількості маткового розчину, в результаті чого в осад потрапляють молекули розчинника. Їх легко видалити прожарюванням осаду. Інклюзія – це найрідкісніший вид співосадження.
Крім того, при осадженні має місце також іонний обмін, утворення хімічних сполук та деякі інші види взаємодії мікрокомпонентів з компонентами осаду.
На співосадження мікрокомпонентів впливають стан мікрокомпонента в розчині, кристалохімічні властивості осаду (структура, поверхня і ін.), процес старіння осаду, кислотність розчину, порядок додавання реагентів, температура, час та інші чинники.
Розділення методом осадження засноване на різній розчинності сполук поділюваних іонів при дії реагентів. Для підвищення селективності осадження варіюють величиною рН аналізованого розчину, використовують комплексоутворення, зміну ступеня окислення елементів та інші. При правильному підборі осаджувачів і умов осадження вдається розділити практично будь-які суміші катіонів і аніонів. Практично всі неорганічні та органічні реагенти для осадження неорганічних іонів придатні для розділення.
Екстракція – це метод розділення та концентрування речовин, який заснований на їх розподілі між двома фазами які не змішуються. В якості однієї з фаз зазвичай використовують воду, в якості другої – органічний розчинник. Метод вважається універсальним, оскільки він використовується практично для всіх елементів. Переваги екстракції перед іншими методами пов'язані з великою швидкістю досягнення міжфазної рівноваги, швидким відділенням однієї фази від іншої, а так само з тим, що соекстракція елементів, що заважають, мала.
Якісний аналіз. Основним завданням якісного хімічного аналізу є ідентифікація (відкриття) тих чи інших іонів, тобто доказ присутності або відсутності в аналізованому об'єкті. Методи якісного аналізу базуються на іонних реакціях. В ході реакцій для виявлення елементів або іонів використовують речовини, які називаються реактивами або реагентами виявлення. Реагенти поділяються на специфічні (характерні), селективні (виборчі) і групові. Специфічними називаються реагенти, які дають характерну реакцію тільки з одним іоном і дозволяють виявити його в суміші багатьох інших іонів. Наприклад, виявлення іонів йоду за допомогою крохмалю. Селективні реагенти дозволяють виявляти кілька речовин або іонів. Наприклад: реактив K4[Fe(CN)6] утворює забарвлені сполуки з іонами Fe3+ і Cu2+. Груповими називаються реагенти, які виявляють кілька іонів, які саме тому утворюють певну аналітичну групу. Наприклад, якщо до розчину, в якому містяться катіони Ag+, Pb2+, Hg22+ та інші, додати розчин HCl, то ці іони випадуть в осад (AgCl, PbCl2, Hg2Cl2) і їх можна відокремити від інших іонів. За допомогою групових реактивів здійснюється особливий хід аналізу, який називається систематичним. Таким чином проводять розділення і виявлення іонів в певному порядку. В якісному хімічному аналізі розрізняють систематичний та дробний аналіз. Засобами систематичного аналізу проводиться поділ суміші іонів за аналітичними групами з подальшим виявленням кожного з них. У дробному аналізі виявлення іонів в аналізованій пробі проводять за допомогою специфічного реагенту в присутності всіх інших компонентів проби. Специфічність реактивів можна підвищити зміною середовища розчинів, зв'язуванням іонів, що заважають і ін. Але через недостатність специфічності багатьох реактивів, в якісному аналізі найбільш широко використовується метод розділення іонів, тобто систематичний аналіз. Якісний аналіз характеризується межею виявлення, тобто мінімальною кількістю надійно ідентифікованої речовини, і граничною концентрацією розчину Сx,min. Ці дві величини пов'язані одна з одною співвідношенням Сx,min = [Межа виявлення (мкг) / Об'єм (мл)]. При цьому застосовують тільки такі реакції, межі виявлення яких не перевищують 50 мкг.
Широке поширення в систематичному аналізі катіонів і аніонів отримали групові реагенти. У зв'язку із застосуванням різних групових реагентів сформувалися і різні аналітичні класифікації катіонів на групи або різні хімічні схеми якісного аналізу: сірководнева або сульфідна (найбільш детально та докладно розроблена), кислотно-основна, аміачно-фосфатна, карбонатна, біфталатна, сульфідно-основна, тіоацетамідна, кілька ектракційних схем. Найчастіше використовують таки класифікації: сірководнева (сульфідна), кислотно-основна та аміачно-фосфатна (або фосфатно-аміачна), причому сірководнева схема аналізу в останні десятиліття застосовуються все рідше, так як вона вимагає отримання та застосування токсичного сірководню і досить тривала. В основі кожної зі згаданих класифікацій лежать хімічні властивості катіонів, які пов'язані з положенням хімічних елементів у періодичній системі і з їх електронною будовою. У нашому курсі перевага віддається кислотно-основній схемі якісного аналізу, яка є досить простою в експериментальному виконанні і забезпечує вирішення завдань якісного аналізу в досить повній мірі.


1.2 Аналітичні реакції та характеристики їх чутливості


Найважливішими характеристиками методів аналізу є їх чутливість і точність. Чутливістю методу називають найменшу кількість речовини, яку можна достовірно визначити даним методом. Точністю аналізу називають відносну помилку визначення, яка представляє собою відношення різниці знайденого (х1) і істинного (х) вмісту речовини до істинного вмісту речовини. За справжній вміст приймають середньоарифметичний вміст речовини, знайдений при аналізі проби в 5 – 7 паралельних визначеннях.
Можливість виявлення речовини в розчині визначається наступними характеристиками аналітичних реакцій:
1. Граничне розведення Vlim [мл/г] – максимальний об'єм розчину, до якого може бути розбавлена проба, що аналізується та яка містить 1 грам аналіту, який може бути виявлений за допомогою характерною для нього аналітичною реакцією.
2. Гранична концентрація Clim (або Cmin) [г/мл] – найменша концентрація аналіту, яка може бути виявлене в розчині характерною для аналіту аналітичною реакцією (іноді граничну концентрацію називають чутливістю реакції [мкг/мл]). Clim и Vlim пов'язані співвідношенням:

Clim = 1/Vlim.                                                    (1.1)

3. Показник чутливості аналітичної реакції рClim – визначається співвідношенням:

	
	(1.2)



4. Межа виявлення (мінімум що відкривається) mmin [мкг] (1 мкг = 10–6 г; позначається грецькою буквою γ: 1 мкг = 1γ) – найменша маса аналіту та яка може бути виявлена характерною для аналіту аналітичною реакцією в мінімальному об'єму гранично розведеного розчину.
5. Мінімальний об'єм гранично розведеного розчину Vmin [мл] – найменший об'єм аналізованого розчину, що містить мінімум аналіту що відкривається та необхідний для його виявлення за допомогою характерною аналітичною реакцією.
Ці характеристики також пов'язані з Clim и Vmin співвідношенням:

	
	(1.3)



Таким чином, аналітична реакція тім чутливіша, чим менше її мінімум що відкривається mmin, мінімальний об'єм гранично розведеного розчину Vmin, гранична концентрація Clim і чим більше граничне розведення Vlim.



2 ТЕОРІЯ СИЛЬНИХ ЕЛЕКТРОЛІТІВ. ОСНОВНІ ПОЛОЖЕННЯ


Отже, будь-який розчин складається з розчиненої речовини та розчинника. Якщо взаємодія між ними полягає лише в хаотичних зіткненнях елементарних об'єктів, розчин називається ідеальним. Близькими до ідеальних є такі розчини, в яких розчинені речовини існують у вигляді електронейтральних молекул, сольватація яких молекулами розчинника виражена слабо.
У реальних розчинах до хаотичних зіткнень додається ряд інших взаємодій. Електроліти в розчинах в результаті процесу дисоціації існують у вигляді заряджених частинок – іонів.
Кількісною характеристикою процесу дисоціації електроліту на іони в загальному вигляді:

МХ → M+ + X–                                                (2.1)

є ступінь його дисоціації α, яка дорівнює відношенню числа молекул електроліту, що продисоціювали nдис, до початкового числа його молекул nобщ і виражається в частках або відсотках:


                                              (2.2)

Іони значно сильніше сольватуються – вони наводять в молекулах розчинника індукований момент диполя. Крім того, між іонами існує сильна електростатична взаємодія: протилежно заряджені іони притягуються, а однойменно заряджені – відштовхуються.
Тому іони, які знаходяться в розчині, не здатні в повній мірі до хімічних реакцій внаслідок заважаючого впливу асоціатів і іонної атмосфери. Тому ефективна концентрація іонів, які вступають в реакцію, менше їх істинної концентрації в розчині. Для врахування впливу іонної атмосфери Г. Льюїс в 1901 р. ввів поняття активності іона, яка описує їх ефективну (або уявну) концентрацію в розчині.
Активність а представляє собою ефективну (або уявну) концентрацію іона, яку він проявляє у взаємодії в хімічних реакціях.
Активність а та концентрація С пов'язані між собою:

a = f*C                                                      (2.3)

де f – коефіцієнт пропорційності, що називається коефіцієнтом активності. Це безрозмірна величина. Зі зменшенням концентрації коефіцієнт активності прагне до 1, і в гранично розведених розчинах а дорівнює С.
Активності і коефіцієнти активності окремих речовин в розчинах визначають за вимірюваннями колігативних властивостей розчинів. Однак неможливо експериментально визначити індивідуальні активності і коефіцієнти активності в розчині ні катіонів, ні аніонів. Тому визначають середньоіонні активності а± і середньоіонні коефіцієнти активності f±:

a± = f±·С±,                                                    (2.4)

виходячи із середньоіонних концентрацій:


                                              (2.5)

де С± – середньоіонна концентрація;
С+ і С– – концентрація катіона і аніона (відповідно);

ν+ і ν– – стехіометричні коефіцієнти у формулі сильного електроліту , що дисоціює на катіони Mz+ і аніони Xz–:


.                                    (2.6)

ν – сума стехіометричних коефіцієнтів:

ν = ν+ + ν– .                                                  (2.7)

Для електронейтральних молекул коефіцієнти активності близькі до одиниці, а для іонів може сильно відрізнятися від одиниці. Це зумовлюється присутністю інших іонів, які створюють іонну атмосферу. Щоб врахувати її вплив на хімічну активність іона і для формального опису сумарної електростатичної взаємодії всіх іонів в розчині було введено уявлення про іонну силу розчину I (іноді позначають грецькою ):


                                                  (2.8)

де: zі – заряд і-того іона;
Сi – концентрація i-того іона, моль/дм3.
Якщо концентрація електроліту в розчині дуже мала, то концентраційна константа рівноваги наближається до термодинамічної:

	
	(2.9)



Нагадаємо, що концентраційна константа оперує молярними концентраціями іонів, які беруть участь у рівновазі, а термодинамічна константа оперує активностями тих самих іонів.
Іонну силу розчину, якщо вона розрахована, використовують для розрахунку коефіцієнтів активності індивідуальних іонів, які можна теоретично оцінити за формулами Дебая-Хюккеля:

                                            (2.10)

де: А – коефіцієнт, що залежить від температури і природи розчинника, а саме від його діелектричної проникності. Для водних розчинів при температурі 25°С безрозмірний коефіцієнт A дорівнює приблизно 0,512. Це рівняння називається першим наближенням теорії Дебая і Хюккеля. Воно справедливо для величин іонної сили, що не перевищують 10–3 моль/дм3.
Друге наближення теорії Дебая і Хюккеля пов’язує коефіцієнт активності іона з іонною силою таким рівнянням:

	
	(2.11)



Воно справедливо при fc < 10–2 моль/дм3.
При більш високих концентраціях водних розчинів для обчислення коефіцієнтів активності використовується рівняння

	
	(2.12)



де: const – деяка постійна, яка визначається дослідним шляхом для кожної системи. Це співвідношення може бути застосоване в досить широкому інтервалі концентрацій: аж до Iс = 3 ÷ 4 моль/дм3.
Рівняння, отримані Дебаєм та Хюккелем, наочно ілюструються графічно (рис. 2.1).
Експериментально можна знайти лише середній коефіцієнт активності f електроліту AmBn. Він пов'язаний з коефіцієнтами активності іонів fА і fВ співвідношеннями:
– для бінарного електроліту АВ:

	;
	(2.13)



– для електроліту складу AmBn:

	.
	(2.14)



[image: ]
Рисунок 2.1 – Залежність логарифма середньоіонного коефіцієнта активності lg f± від :
І – рівняння (2.10); ІІ – рівняння (2.11); ІІІ – порівнянні з експериментальними даними для середньоіонного коефіцієнта активності

Знаючи коефіцієнти активності можна оцінити активність іона або електроліту в розчині. Для полегшення розрахунків користуються припущеннями:
– коефіцієнти активності іонів однакового заряду незалежно від радіуса іонів приблизно рівні. Тому в довідниках іноді наводяться усереднені величини коефіцієнтів активності одно-, дво- і тризарядних іонів.
– коефіцієнти активності нейтральних частинок в розведених розчинах електролітів рівні 1.
– дуже розбавлені розчини електролітів можна вважати ідеальними.
Дуже важливим для практичної аналітичної роботи є принцип постійної іонної сили:
Якщо концентрація індиферентного електроліту (що не бере безпосередньої участі в іонних рівновагах) в аналізованому розчині висока (вище концентрації визначуваного іона) і залишається постійною, то в хіміко-аналітичних розрахунках замість активностей можна використовувати рівноважні концентрації.



3 РОЛЬ ЗАКОНУ ДІЮЧИХ МАС В АНАЛІТИЧНІЙ ХІМІЇ


Закон діючих мас визначає, що швидкість прямої хімічної реакції  та зворотної  прямо пропорційна добутку концентрацій реагуючих речовин у ступенях, чисельно рівних стехіометричним коефіцієнтам в рівнянні реакції, тобто для хімічної реакції загального виду

.                                                          (3.1)

Швидкість прямої реакції визначається виразом:

,                                                               (3.2)

а для реакції, що протікає в зворотному напрямку, вираз швидкості має наступний вид:

.                                                               (3.3)

де: СА і СВ – концентрації реагентів А та В у реакції, яка протікає в прямому напрямку;
СD і СE – концентрації реагентів D та E у реакції, яка протікає у зворотному напрямку;
 і  – коефіцієнти пропорційності, які називаються константами швидкості прямої та зворотної реакцій (відповідно).
При протіканні будь-якої хімічної реакції за певних зовнішніх умов (температура, тиск) так або інакше настає такий стан, коли співвідношення між концентраціями учасників реакції в даній хімічній системі стає постійним. При цьому швидкості реакцій, що протікають у прямому та зворотному напрямку, стають рівні одна одній. У цей момент настає стан системи, яке називається рівноважним. Однак реакція в системі не припиняється: одночасно протікає і прямий, і зворотний процеси, але з однаковими швидкостями, тому така рівновага називається рухомою або динамічною, а концентрації компонентів системи залишаються постійними і тому називаються рівноважними і позначаються відповідним компонентом в квадратних дужках. Тоді:

                                                   (3.4)

або, розділяючи константи швидкості і концентрації:

	
	(3.5)



Отримана величина Кс називається концентраційною (індекс с) константою рівноваги реакції.
Звідси випливає, що константа рівноваги оборотної хімічної реакції представляє собою відношення добутку рівноважних концентрацій її продуктів до добутку рівноважних концентрацій її початкових реагентів у ступенях, що чисельно дорівнюють стехіометричним коефіцієнтам учасників реакції.
Якщо рівноважні концентрації замінити активностями:

	,
	(3.6)



то така константа рівноваги Ка є термодинамічною (індекс а).
З огляду на співвідношення

a=fc,                                                        (3.7)

можна записати:

	
	(3.8)



або

	
	(3.9)



Звідси:

	
	(3.10)



У гранично розбавленому розчині концентрація С → 0, коефіцієнти активності іонів f → 1, а активність a → С. І це означає, що в гранично розбавленому розчині концентраційна константа прагне до термодинамічної:

	

	(3.11)



Звідси випливає, що концентраційна константа рівноваги є залежною від іонної сили, а термодинамічна – ні. Якщо створити умови, при яких іонна сила буде високою і постійною, для чого в аналізовану систему додають якийсь індиферентний електроліт (KCl, Na2SO4, KNO3, KСlO4 з концентрацією 1 моль/дм3 і може навіть вище, так, щоб іонна сила отримала значення 1…4), то в такому випадку зміна концентрацій реагентів-учасників аналітичної реакції навіть у досить широких межах практично не буде позначатися на зміні іонної сили, і концентраційну константу рівноваги можна буде використовувати з рівноважними концентраціями в розрахунках рівноваг без помітних похибок – починає працювати принцип постійної іонної сили (див. розд. 2).
Дуже часто константи рівноваг мають дуже низькі значення або навпаки дуже високі. Тому для зручності в довідковій літературі приводять значення показника константи:

.                                                       (3.12)

Крім того, в довідковій літературі вказують також умови (температура, іонна сила), при яких отримано значення константи.
В аналітичній хімії, як правило, використовуються реакції, які протікають практично до кінця: до 99,99 % початкової речовини. Наприклад, нехай для реакції

A + B = D,                                                       (3.13)

при початкових концентраціях реагентів СА = СВ = 1, тоді їх кінцеві концентрації відповідно до вимоги 99,99 %-вої повноти протікання повинні скласти СА = СВ = 10–4 (0,01 %), а СD ≈ 1. У цьому випадку:

	
	(3.14)



Таким чином, в аналітичній хімії можливо використовувати хімічні реакції з концентраційною константою Кс ≥ 108, або для зворотних процесів – Кс ≤ 10–8.



4 КИСЛОТНО-ОСНОВНІ РІВНОВАГИ


4.1 Електроліти та їх поділ на сильні та слабкі


Щоб легше орієнтуватися у питаннях протолітичних властивостей хімічних сполук, слід згадати, які сполуки за їх групами (кислоти, основи, солі) є сильними чи слабкими електролітами.
Серед групи кислот усі органічні кислоти є слабкими електролітами. Серед неорганічних кислот усі одноосновні кислоти вважаються сильними електролітами за винятком нітритної кислоти HNO2, ціаністоводневої (синильної) кислоти HCN та фтористоводневої (плавикової) кислоти HF. Усі багатоосновні кислоти є слабкими електролітами за винятком сульфатної кислоти H2SO4, яка є сильним електролітом.
Серед групи основ усі основи, які є розчинними у воді, вважаються сильними електролітами за винятком гідроксиду амонію NH4OH, який є слабким електролітом.
Серед групи солей всі солі, які є розчинними у воді, вважаються сильними електролітами, за винятком хлориду ртуті(I) Hg2Cl2 та хлориду алюмінію AlCl3 – вони обидва є слабкими електролітами.


4.2 Дісоціація сильних електролітів – кислот і основ


Кислоти, які вважаються сильними електролітами, дисоціюють у водних розчинах повністю:

HX + H2O → H3O+ + X–,                                      (4.1)

або для простоти запису:

HX → H+ + X–.                                             (4.2)

Також повністю дисоціюють сильні електроліти – основи:

YOH → Y+ + OH–.                                          (4.3)


4.3 Константа кислотності


Слабкі електроліти – кислоти – розчиняючись у воді, піддаються дисоціації, причому вони є джерелами катіонів Н3О+:
НА + Н2О ⇄ Н3О+ + А–,                                            (4.4)

або для простоти запису:

НА ⇄ Н+ + А–,                                                   (4.5)

Надлишок катіонів Н3О+ (або для простоти Н+) в розчині обумовлює кисле середовище.
Рівновага (4.5) за законом діючих мас характеризується термодинамічною константою дисоціації кислоти НА:

	

	(4.6)



Значення цих констант для багатьох кислот табульовані, тобто наведені в довідкових таблицях. Однак при проведенні розрахунків користуватися ними не дуже зручно, тому що вони, будучи дуже маленькими величинами, являють собою вираження з негативними низькими ступенями (наприклад, для оцтової кислоти Ка = 1,74·10–5). Тому користуються величинами, які називаються показниками констант:

pKa = –lg Ka.                                                 (4.7)

У практичній роботі частіше користуються не активностями, а рівноважний концентраціями, тому при проведенні розрахунків і при відповідних умовах (див. розділ 2) можна перейти від активностей до рівноважних концентрацій і від термодинамічної константи до концентраційної:

	

	(4.8)



і така константа рівноваги називається константою кислотності: Кк ≡ Кс.
Ще однією характеристикою процесу дисоціації слабких кислот є ступінь дисоціації α (див. розділ 2).
Нехай початкова концентрація одноосновної кислоти НА дорівнює Ск, αк – ступінь її дисоціації в розчині. Тоді для процесу (4.5) рівноважні концентрації іонів [Н+] і [А–] дорівнюватимуть

[Н+] = [А–] = αкCк,                                              (4.9)

а рівноважна концентрація кислоти складе:

[НА] = Ск – αкСк = Ск·(1 – αк).                                         (4.10)

Підставимо значення рівноважних концентрацій у формулу для концентраційної константи рівноваги (4.8) та отримуємо:

	
	(4.11)



Вираз (4.11) описує закон розведення Оствальда для слабкого бінарного електроліту. І якщо ступінь дисоціації слабкої кислоти α << 1 (що характерно для більшості слабких кислот), то:

	
	(4.12)



Тепер можна знайти значення рН розчину зі співвідношення (4.9):

	
	(4.13)



Звідси рН як –lg[H+]:

	
	(4.14)



Використовуючи співвідношення –lgKк = рКк, отримуємо:

рН = 0,5(рКк – lgСк).                                       (4.15)

Це означає, що для розрахунку значення рН розчину одноосновної слабкої кислоти потрібно знати її константу дисоціації Кк і її початкову концентрацію Ск.
Кислоти які є багатоосновними дисоціюють ступінчасто, як, наприклад, ортофосфорна кислота:

	H3PO4 ⇄ H+ + H2PO4–
	

	(4.16)

	H2PO4– ⇄ H+ + HPO42–
	

	(4.17)

	HPO42– ⇄ H+ +PO43–
	

	(4.18)



Якщо тепер скласти рівняння рівноваг, то отримаємо наступне:

	H3PO4 ⇄ 3H+ + PO43–
	

	(4.19)



І якщо тепер перемножити ступінчасті константи дисоціації:


                             (4.20)

то виявиться, що їх добуток дорівнює загальній константі дисоціації фосфорної кислоти.


4.4 Константи протонування


Процес, зворотний рівноваги дисоціації слабкої кислоти (4.5), називається процесом протонування її аніона:

А– + Н+ ⇄ НА,                                                 (4.21)

Термодинамічна константа протонування має вигляд:

	
	(4.22)



Легко бачити, що константа протонування слабкої кислоти та її константа кислотності – взаємо-зворотні величини:

	
	(4.23)



Значення цих констант або їх показників рКаН також наводяться в довідковій літературі.
Від термодинамічної константи протонування КаН за визначених вище умов можна перейти до концентраційної константи КсН:

	
	(4.24)



(далі для спрощення запису концентраційну константу протонування будемо позначати як КН).
Візьмемо в якості початкових умов ті ж параметри, що й у попередньому розділі: початкова концентрація одноосновної кислоти Ск та αк – ступінь її дисоціації в розчині. Тоді для процесу (4.5) рівноважні концентрації іонів [А–] і [Н+] будуть визначені за рівнянням (4.9) як αкCк, а рівноважна концентрація кислоти [НА] складе за рівнянням (4.10) добуток Ск·(1 – αк). Підставимо все це у формулу для константи протонування (4.24), і тоді отримуємо:

	
	(4.25)



Врахуємо, що ступінь дисоціації слабкої кислоти α << 1, та тому отримаємо:

	
	(4.26)



звідки:

	
	(4.27)



Тепер знайдемо значення [Н+] зі співвідношення (4.9):

	
	(4.28)



а з нього – вираз для розрахунку рН:

	
	(4.29)



тобто достатньо знати концентрацію та константу протонування слабкої кислоти щоб розрахувати рН її розчину.


4.5 Константа основності


Слабки основи при дисоціації є джерелом аніонів ОН–:

В + Н2О ⇄ НВ+ + ОН–.                                            (4.30)

Надлишок аніонів ОН– обумовлює лужне середовище.
Відповідно до теорії кислот та основ Бренстеда-Лоурі іонізація однокислотної слабкої основи у водних розчинах протікає за рівнянням (4.21).
Якщо ступінь іонізації основи α << 1, то за константу цієї хімічної рівноваги можна прийняти концентраційну константу:

	
	(4.31)



Групуючи постійні величини К і [H2O], отримаємо:

	
	(4.32)



Величина KО називається константою дисоціації слабкої основи або константою її основності, а показник константи визначається виразом:

pKО = –lg KО.                                                   (4.33)

Проведемо перетворення для однокислотної основи аналогічні як і для одноосновної кислоти: нехай початкова концентрація однокислотної основи В дорівнює СО, αО – ступінь її дисоціації в розчині. Тоді для процесу (4.21) рівноважні концентрації іонів [ВН+] і [ОН–] дорівнюватимуть:

[BH+] = [OH–] = αО·CО,                                          (4.34)

та для однокислотної основи В:

[B] = CО(1 – αО).                                               (4.35)

Тоді константа дисоціації однокислотної основи буде мати вид:

	
	(4.36)



звідки виведемо константу основності:

	
	(4.37)



Вираз (4.37) описує закон розведення Оствальда для слабкого бінарного електроліту. Для ступеня дисоціації слабкої основи α << 1 (що характерно для більшості слабких основ), тоді константу основності можна записати наступним чином:

	
	(4.38)



звідки потім можна вивести ступінь дисоціації слабкої основи:

	
	(4.39)



Якщо підставити отриманий вираз у рівняння (4.34), то отримаємо вираз для рівноважної концентрації гідроксильних іонів:

	
	(4.31)



а з нього – рівноважну концентрацію [H+]:

	
	(4.32)



і далі:

	
	(4.33)



Підставляючи в нього заміну lgKo = –pKo; lgCО = –pCО, приходимо до остаточної формули розрахунку рН для розчинів слабких основ:

	
	(4.34)



тобто якщо знати константу основності слабкої основи та її концентрацію можна визначити рН розчину цієї основи.
Ступінчасті і загальна константи основності для багатокислотних основ розраховуються так само, як і для багатоосновних кислот, а загальна константа основності є добутком ступінчатих (наприклад, для гідроксиду алюмінію Al(OH)3):


                           (4.35)

На завершення опису констант основності слід зазначити, що у сучасної аналітичної хімії ці константи застосовують дуже рідко, тому що при використанні цього виду констант доводиться враховувати активності (або концентрації) аніонів ОН–, тоді як протолітичні властивості розчинів прийнято описувати з допомогою концентрації катіонів Н+. У довідковій літературі останніх років видання наводяться значення більш універсальних констант протонування, які успішно замінюють і константи основності, і константи кислотності. Крім того, при використанні констант протонування всі протоліти (і кислоти, і основи) можна поєднати в одну таблицю. Це особливо зручно при описі протолітичних властивостей аналітичних реагентів – складних органічних молекул, що містять кілька кислотних та основних груп. Константи основності практично не несуть жодної нової інформації, тому що їх легко розрахувати, знаючи величину констант протонування спряжених кислот.



5 рН РОЗЧИНІВ


Вода як слабкий електроліт піддається дисоціації:

Н2О ⇄ Н+ + ОН–.                                              (5.1)

Однак катіон водню Н+, що утворюється, є протон, який в розчині існувати не може, а по донорно-акцепторному механізму взаємодіє з молекулою води з утворенням катіона гідроксонію Н3О+:

Н2О + Н+ → Н3О+,                                             (5.2)

Сумарний процес дисоціації води виражається рівнянням:

2Н2О ⇄ Н3О+ + ОН–.                                           (5.3)

Кількісно цей процес описується згідно із законом діючих мас виразом:

                                            (5.4)

Звідси:


                                      (5.5)


Величину  позначають як Kв і називають константою автопротолізу води або іонним добутком води. Тобто:


                                          (5.6)

Kв є величиною постійною і при нормальних умовах має значення 10–14:



                                   (5.7)

Так як при дисоціації води кількість іонів Н3О+ і ОН–, що утворюються, однаково, то


                                 (5.8)

Оперувати з величинами в ступенях не дуже зручно, набагато простіше перейти до логарифмічної форми:

                                                 (5.9)

але і негативні величини теж не надто зручні. Тому використовують наступне позначення:


                                            (5.10)

яке називають «показник кислотності» і формулюють так: «Показник кислотності середовища дорівнює негативному логарифму активності катіонів гідроксонію».
Для спрощення використовують запис:


                                              (5.11)

а при постійній іонній силі розчину або в сильно розбавлених розчинах, коли активність іонів майже дорівнює їх рівноважній концентрації:

pH = –lg[H+].                                              (5.12)

Аналогічно показнику кислотності існує показник основності:

pОH = –lg[ОH–],                                           (5.13)

але використовується дуже рідко.

Цілком очевидно, що в воді, коли , тобто середовище нейтральне, то:

рН = рОН = 7.                                             (5.14)

У лужному середовищі рН > 7, а в кислому – рН < 7, а з виразу (5.14) випливає, що:

рН + рОН = 14.                                           (5.15)

У розведених розчинах сильних кислот і основ, коли активності їх катіонів та аніонів наближаються до їх рівноважних концентрацій, кислотність середовища визначається для кислот співвідношенням:

рН = –lg Ск,                                              (5.16)

і для основ:

рН = 14 + lg Сосн.                                          (5.17)
У концентрованих розчинах сильних кислот і основ для розрахунків рН можна використовувати вирази (5.12) або (5.13).


6 БУФЕРНІ РОЗЧИНИ, РОЗРАХУНОК рН


Розчини, які можуть зберігати постійне значення рН після додаванні до них невеликих кількостей кислот або лугів, чи при розведенні їх водою називаються буферними розчинами.


6.1 Механізм буферування


Для розуміння механізму дії буферних систем необхідно розглянути наступні їх варіанти:
– Буферний розчин: слабка кислота та її сіль (CH3COOH + CH3COONa).
При додаванні іонів H3О+ відбувається їхня нейтралізація:

CH3COO– + H3О+ ⇌ CH3COOH + Н2О;                             (6.1)

При додаванні іонів OH– теж відбувається їхня нейтралізація:

CH3COOH + OH– ⇌ CH3COO– + H2O.                       (6.2)

При розведенні водою такого розчину відбувається однаково пропорційне зменшення концентрації і солі, і кислоти, тому рН залишається постійним.
– Буферний розчин: слабка основа і її сіль (NH3 + NH4Cl).
При додаванні H+-іонів:

NH3 + H+ ⇌ NH4+;                                       (6.3)

При додаванні OH–-іонів:

NH4+ + OH– ⇌ NH3H2O.                                  (6.4)

Розведення водою такого буферного розчину призводить до однаково пропорційного зменшення концентрації і основи, і її солі, тому pН залишається постійним.


6.2 Типи буферних розчинів


6.2.1 Концентровані розчини сильних кислот та основ


Механізм буферування, звичайно, тут відрізняється. Зрозуміло, що при високій концентрації сильних протолітів – кислоти або лугу – для помітної зміни pН розчину необхідно додавати сильних протолітів досить багато. Додавання ж невеликих їх кількостей практично не змінює pН.


6.2.2 Суміш слабкої кислоти та її солі


Наприклад, форміатний буфер HCOOH + HCOONa: сіль форміат натрію – сильний електроліт, тому дисоціює повністю:

HCOONa ⇌ HCOO– + Na+,                               (6.5)

а мурашина кислота – слабкий електроліт, тому її дисоціація описується наступною рівновагою:

HCOOH ⇌ HCOO– + H+                                  (6.6)

з константою кислотності:

	
	(6.7)



Так як форміат-іони в розчині утворюються не стільки за рахунок дисоціації слабкої мурашиної кислоти, скільки завдяки дисоціації (практично повної) сильного електроліту – форміату натрію, то [H+] ≠ [HCOO–], але:

                                           (6.8)

Тому

	
	(6.9)



Оскільки, мурашина кислота – слабка кислота, то її дисоціація незначна, а в присутності своєї солі (значна концентрація форміат-іона з солі) повністю пригнічена. Тому [HCOOH] = Скисл.
Враховуючи це:

	
	(6.10)



Прологарифмуємо (з від'ємним знаком) цей вираз:

	
	(6.11)



А це означає, що:

	
	(6.12)



Отриманий вираз називається рівнянням Гендерсона (Henderson)-Гассельбаха (Hasselbalch) – для кислотного буферного розчину.


6.2.3 Суміш слабкої основи та її солі


Прикладом такої суміші може служити аміачний буфер: NH3 + NH4Cl. Сіль NH4Cl є сильним електролітом та тому повністю дисоціює:

NH4Cl → NH4+ + Cl–,                                          (6.13)

а NH3 слабка основа, тому її дисоціація описується такою рівновагою:

NH3 +H2O ⇌ NH4+ + OH–.                                        (6.14)

з константою основності

	
	(6.15)



звідки:

	
	(6.16)



Аналогічно, як і в разі форміатного буфера, можна записати, що рівноважна концентрація NH3 дорівнює його початковій концентрації:

[NH3]  Cосн,                                                    (6.17)

а рівноважна концентрація катіону NH4+ дорівнює початковій концентрації солі:

[NH4+]  Ссоли.                                                  (6.18)

Тоді рівноважну концентрацію аніону ОН– можна записати як:

	
	(6.19)



Прологарифмуємо цей вираз (також із від'ємним знаком):

	
	(6.20)

	
	(6.21)



Тобто:

pH = 14 – pOH;                                                    (6.22)

або:

	
	(6.23)



А це представляє собою рівняння Гендерсона-Гассельбаха для оснόвного буферного розчину.


6.2.4 Розчин кислої солі


Розчин кислої солі може мати буферні властивості. Характерним прикладом такого типа буфера може бути розчин NaHCO3, в якому ця сіль дисоціює повністю:

NaHCO3 → Na+ + HCO3–;                                     (6.24)

а ось аніон HCO3– – слабкий електроліт, тому його дисоціація оборотна та протікає за рівнянням:

HCO3– ⇌ H+ + CO32–                                         (6.25)

з константою кислотності:

	
	(6.26)



звідки:

	
	(6.27)



Так як гідрокарбонат-іони в розчині утворюються за рахунок повної дисоціації гідрокарбонату натрію (6.24), тому:

	
	(6.28)



Незначна частка HCO3– дисоціює з утворенням однакових кількостей катіонів H+ та аніонів CO32–, тому з рівняння (6.27) отримаємо вираз:

	,
	(6.29)



або:

	
	(6.30)



Прологарифмуємо цей вираз:

	
	(6.31)



А це означає, що:

	
	(6.32)



Подібні буферні властивості мають також кислі солі KH2PO4, Na2HPO4 та інші.


6.2.5 Суміш кислих солей


Прикладом такої суміші може бути розчин дигідрофосфату натрію та гідрофосфату натрію NaН2PO4 + Na2HPO4. Обидві солі добре розчиняються у воді, та тому є сильними електролітами і тому у водному розчині дисоціюють повністю:

NaН2PO4 → Na+ + H2PO4–,                                    (6.33)

Na2HPO4 → 2Na+ + HPO42–.                                   (6.34)

Рівновага

	
	(6.35)



являє собою другий ступінь дисоціації фософорної кислоти та характеризується константою:

	
	(6.36)



Закон збереження початкової концентрації (ЗЗПК) гідрофосфату та дигідрофосфату натрію має вигляд:

	
	(6.37)



Оскільки при дисоціації 1 молекули гідрофосфату натрію Na2HPO4 за рівнянням (6.34) утворюється два катіони Na+, а при дисоціації дигідрофосфату натрію NaH2PO4 – тільки один катіон Na+, то ЗЗПК для натрію буде виглядати:

	
	(6.38)



Запишемо ще закон збереження заряду (ЗЗЗ):

	
	(6.39)



Оскільки рівноважні концентрації іонів [H+] і [OH–] зневажливо малі порівняно з рівноважними концентраціями інших іонів у цьому рівнянні, то ЗЗЗ можна переписати у спрощеній формі:

	
	(6.40)



Комбінуючи рівняння (6.38) та (6.40), отримаємо:

	
	(6.41)



а віднімаючи з нього рівняння (6.37), знаходимо, що:

	 ,
	(6.42)



а це означає, що:

	
	(6.43)



Тепер із рівняння (6.36) виведемо з підстановкою невідомих  і  із рівнянь (6.42) і (6.43):

	
	(6.44)



прологарифмуємо отриманий вираз:

	
	(6.45)



та скористаємося оператором «показник» (тобто –lgX = pX):

	
	(6.46)



На завершення замінимо рК2 його числовим значенням:

	
	(6.47)



і в результаті отримуємо формулу для розрахунку рН цього буферного розчину за будь-яких заданих концентрацій його компонентів.


6.2.6 Суміш кислої і середньої солі


Прикладом такої буферної системи може бути розчин суміші солей NaHCO3 + Na2CO3. Обидві ці солі – сильні електроліти і тому у водному розчині дисоціюють повністю:

Na2CO3 → 2Na+ + CO32–                                   (6.48)

NaHCO3 → Na+ + HCO3–                                   (6.49)

Аніони CO32– і HCO3– знаходяться один з одним у рівновазі:

HCO3– ⇌ CO32– + Н+ ,                                     (6.50)

яка являє собою другий ступінь дисоціації карбонатної кислоти та характеризується константою:

	
	(6.51)



ЗСПК для карбонатних іонів має вигляд:

	
	(6.52)



а для катіонів натрію:

	
	(6.53)



І ще додамо ЗЗЗ:

	
	(6.54)



Рівноважні концентрації іонів [H+] і [OH–] в порівнянні з рівноважними концентраціями інших іонів у тому ж розчині зневажливо малі, тому вираз можна спростити:

	
	(6.55)



Комбінуючи рівняння (6.53) і (6.55), отримаємо:

	
	(6.56)



Віднімемо з рівняння (6.56) рівняння (6.52) і таким чином визначимо невідоме :

	
	(6.57)



а через нього із рівняння (6.52) ще й інше невідоме – 

	
	(6.58)



Підставляючи знайдені концентрації у вираз (6.51), отримаємо:

	
	(6.59)



Виведемо з нього [H+]:

	
	(6.60)



прологарифмуємо:

	
	(6.61)



та скористаємося оператором «показник» (тобто –lgX = pX):

	
	(6.62)



Замість рК2 підставимо його чисельне значення:

	
	(6.63)



У результаті отримуємо вираз для розрахунку рН такого буферного розчину за будь-яких заданих концентрацій його компонентів.


6.2.7 Приготування буферних розчинів. Загальний підхід


З викладеного вище випливає, що величина pH буферних розчинів визначається природою кислоти чи основи, яки входять до складу буферної системи (pKК, pKО) та співвідношенням концентрацій чи кількостей компонентів. Це дозволяє готувати буферні розчини із заданим значенням pH змішуванням вихідних розчинів кислоти та солі (основи та солі).
pH цих розчинів обчислюють за наступними рівняннями.
– для кислотного буферного розчину:

	
	(6.64)



– для оснόвного буферного розчину:

	
	(6.65)



де: CС, СК, CО – концентрації вихідних розчинів солі, кислоти, основи (відповідно), моль/дм3;
VС, VК, VО – об'єми вихідних розчинів солі, кислоти, основи (відповідно), дм3.
Якщо концентрації компонентів буферних систем більші за 0,1, то в рівняннях Гендерсона-Гассельбаха необхідно враховувати коефіцієнти активності.


6.3 Властивості буферних систем


6.3.1 Буферна ємність


Здатність буферних систем зберігати при розведенні постійне значення рН не є обмеженою, вона має свої межі. Ця межа характеризується величиною, яка отримала назву буферна ємність. Її позначають як π. Буферну ємність визначають як кількість еквівалентів (або молей) сильного протоліту (кислоти чи основи), яку необхідно додати до 1 дм3 буферного розчину, щоб його рН змінилося на 1. Для розрахунку буферної ємності розчину, в якому міститься слабка кислота та її сіль (спряжена основа), застосовують формулу:

	
	(6.66)



а для буферного розчину в якому міститься слабка основа та її сіль:

	
	(6.67)



де: nК та nО – кількість молей (або еквівалентів) сильної кислоти чи сильної основи (відповідно) для зміни рН на величину рН.
Буферну ємність можна також розрахувати за формулою:

	
	(6.68)



На практиці буферну ємність буферного розчину визначають титруванням його проби розчином лугу (KOH, NaOH), або розчином сильної кислоти (HCl).
Для практичної роботи з буферними розчинами можна сформулювати наступні правила:
– максимальною буферною ємністю володіють розчини, в яких містяться слабки кислоти та їхні солі у рівних концентраціях, або слабки основи та їхні солі і теж у рівних концентраціях;
– із збільшенням концентрації компонентів буферної суміші буферна ємність розчину теж збільшується;
– при додаванні до буферного розчину кислоти чи лугу стійкість розчину до зміни рН поступово зменшується.


6.3.2 Область буферування


Область буферування – це інтервал рН, у якому рН залишається незмінним. Вона залежить від співвідношення концентрацій слабкої кислоти та спряженої основи: необхідно, щоб це співвідношення було в інтервалі від 10 до 90 % одного з компонентів. Тоді область буферування буде в межах:

	
	(6.69)



	
	(6.70)



де: рН1 та рН2 – верхня та нижня межі буферування (відповідно).
Тобто, область буферування буферної системи в одиницях рН складає рКА ± 1,0.


6.3.3 Інші буферні системи


У табл. 6.1 поряд із вже розглянутими буферними системами наведено характеристики деяких інших буферних систем, які часто використовуються в аналітичній хімії.

Таблиця 6.1 – Буферні суміші та їх області буферування
	Буферна суміш
	рН*
	Область рН ефективного
буферування

	Форміатна
HCOOH / HCOO–
	3,8
	2,8 – 4,8

	Бензоатна
C6H5COOH / C6H5COO–
	4,2
	3,2 – 5,2

	Ацетатна
CH3COOH / CH3COO–
	4,8
	3,8 – 5,8

	Гідро- / дигідрофосфатна
HPO42– / H2PO4–
	6,6
	5,6 – 7,6


	Аміачна NH4OH / NH3
	9,2
	8,2 – 10,2

	Гліцинова
NH2-CH2-COOH / NH2-CH2-COO–
	2,3
	1,3 – 3,3

	Цитратна
HOOC-CH2-C(OH)COOH-CH2COOH / 
HOOC-CH2-C(OH)COOH-CH2COO–
	3,1
	2,1 – 4,1


* Примітка. Вказано значення рН буферних розчинів з максимальною буферною ємністю.

Крім буферних систем, що складаються зі спряжених протолітичних пар, буферні властивості мають також розчини деяких індивідуальних сполук, які часто використовують як стандартні буферні розчини:

Таблиця 6.2 – Буферні властивості розчинів деяких сполук

	Сполука
	Концентрація, моль/дм3
	рН

	Калію тетраоксалат
	0,05
	1,68

	Калію цитрат
	0,05
	3,78

	Калію гідрофталат
	0,05
	4,01

	Натрію тетраборат
	0,01
	9,18

	Кальцію гідроксид
	насичений
	12,45



На завершення теми буферних розчинів слід зазначити, що у живій природі також є природні буферні системи. Так, в організмі людини працюють та забезпечують його дихання та інші життєві функції гідрокарбонатна, фосфатна, білкова, гемоглобінова та оксигемоглобінова буферні системи.


7 ГЕТЕРОГЕННІ РІВНОВАГИ В РОЗЧИНАХ ЕЛЕКТРОЛІТІВ.
УМОВИ ОСАДЖЕННЯ ТА РОЗЧИНЕННЯ ОСАДІВ


7.1 Реакції утворення та розчинення осадів

 Без перебільшення можна стверджувати, що реакції утворення та розчинення осадів є основними у якісному аналізі: схеми систематичного аналізу – сірководнева, кислотно-основна та фосфатна – засновані саме на таких реакціях. Та й у кількісному аналізі на тих же реакціях побудовано один із основних методів – гравіметрія. Саме тому цей вид гетерогенних рівноваг вимагає докладного і уважного розгляду.
Дія води на хімічні сполуки, яка призводить до їх розчинення – складний гетерогенний процес. Він обумовлений розривом іонних і міжмолекулярних зв'язків у кристалічній решітці речовини та переходом її частинок в розчин у формі окремих сольватованих (або гідратованих – якщо розчинник вода) іонів або молекул. В результаті утворюється гомогенна система: ті самі іони (або молекули) – розчинник.
Щоб зруйнувати таку міцну структуру як кристалічна решітка, потрібна досить велика енергія. А звільняється вона зазвичай в процесі сольватації (гідратації) – хімічної взаємодії між розчиненою речовиною та розчинником (або водою). Саме розчинення речовини залежить від переваги між двома величинами: енергією сольватації (гідратації) та енергією кристалічної решітки. Якщо переважає перша з них, то речовина повинна бути легкорозчинною. А при зворотному співвідношенні – речовина малорозчинна.
Залежність між хімічними властивостями речовин та їх здатністю до розчинення у воді поясюють деякі емпіричні правила:
1. Кислоти – неорганічні і органічні – переважно мають хорошу розчинність. Винятки: H2SiО3, H2SnО3, HSbО3, середні та вищі карбонові кислоти.
2. Всі основи є малорозчинними, за винятком лугів: LiOH, NaOH, KOH, RbOH, CsOH, NH4OH та гідроксидів лужноземельних металів.
3. Солі за своєю розчинністю діляться на дві великі групи:
а) солі, які утворені сильними кислотами, добре розчиняються у воді; виняток – BaSO4, SrSO4, PbSO4, PbCl2, PbBr2, PbI2, AgCl, AgBr, AgI, Hg2Cl2, Hg2Br2, Hg2I2.
б) солі, які утворені слабкими кислотами, мають погану розчинність; виняток: солі лужних металів Na+, K+, а також солі мурашиної та оцтової кислот.
Хоча наведені правила приблизні, проте вони можуть допомогти зорієнтуватися в розчинності сполук різних класів та дозволяють передбачати спрямування хімічних взаємодій, що відбуваються між іонами у розчинах та в результаті яких випадають нерозчинні осади.
Так, наприклад, ортофосфат вісмуту BiPO4 – нерозчинна сіль, так як ортофосфорна кислота, яка відоноситься до слабких кислот, і тому переважна більшість солей цієї кислоти важко розчиняються. Або у розчині хлориду натрію з нітратом кобальту ніякої хімічної реакції не протікає, так як в розчині знаходяться лише аніони сильних кислот, солі яких, як правило, мають гарну розчинність.
Навпаки, при змішуванні сульфіту натрію та хлориду барію у розчині відбувається реакція, так як в розчині присутні катіони барію і аніони сульфіту – це аніони слабкої кислоти, а більшість солей таких слабких кислот у воді не розчинні.
Хоча, на противагу наведеному прикладу можна навести приклад утворення осаду BaSO4 при взаємодії сірчаної кислоти (сильна кислота) з катіонами Ba2+. Тому наведені вище правила є все-таки емпіричними та мають все-таки статистичний характер.
Саме хімічний склад сполук, як було встановлено, обумовлює їх розчинність. Але в значній мірі на розчинність впливають також зовнішні умови та обставини проведення реакції, такі як концентрація сполук у реакційній суміші та її температура.
Підвищення температури для переважної кількості солей викликає збільшення їх розчинності. Так, з підвищенням температури розчину сульфату кобальту від 15 до 100°С збільшує розчинність цієї сполуки майже вдвічі. Аналогічна залежність спостерігається також і для таких солей, як хлорид срібла, сульфат барію, солей Плюмбуму та деяких інших. Цей ефект іноді використовується у якісному аналізі для виявлення деяких іонів. Так, щоб іони свинцю відділити від іонів срібла, достатньо перевести всі ці іони у йодиди, та нагріти потім розчини із сумішшю осадів до температури кипіння. Після цього осад PbI2 практично повністю розчиняється, а AgI залишається в осаді.
Розчинність залежить більшою мірою від співвідношень концентрацій іонів у розчині. Розглянемо рівновагу між осадом малорозчинної солі та її іонами у розчині. Добре відомо, що не існує абсолютно нерозчинних речовин. З твердої фази – осаду – завжди виділяється у розчин деяка кількість іонів:

МА↓ ⇌ М+ + А–.                                          (7.1)
                                 тв. фаза   розчин

При утворенні в розчині осаду малорозчинного електроліту між осадом та його іонами у розчині виникає динамічна рівновага. Деяка частина молекул з твердої фази постійно переходить у розчин та розпадається на іони. Але одночасно інші такі ж іони переходять з розчину в осад. Цей рівноважний процес є постійним і характеризується константою утворення осаду. Так, осад сульфату свинцю знаходиться у рівновазі з розчином:

PbSO4↓ ⇌ Pb2+ + SO42–.                                       (7.2)

Але концентрація осаду є незмінною, тому дана рівновага математично буде описуватися концентраційною константою рівноваги3 яка за своєю суттю є константою іонізації осаду:

	
	(7.3)



звідки:

	
	(7.4)



де:  – концентраційний (реальний) добуток розчинності.
Раніше для позначення цієї величини використовували знак ПР , який і зараз можна зустріти у літературі минулих років видання.
У загальному випадку з урахуванням стехіометричних коефіцієнтів реакція

mА + nВ ⇌ AmBn↓                                            (7.5)

описується добутком розчинності виду:

 = [A]m[B]n.                                              (7.6)

Для спрощення запису та розрахунків в аналітичній хімії використовують оператор «показник» добутку розчинності – негативний логарифм величини добутку розчинності:

р = –lg.                                            (7.7)

Добуток розчинності є найважливішою аналітичною константою, яка характеризує та описує основну закономірність рівноважного стану у системі «осад – розчин»: у розчині над осадом за даних умов (t°, розчинник) добуток концентрацій іонів є величиною постійною.


7.2 Вплив побічних процесів


Сторонні електроліт, які присутні у розчині, створюють певну іонну силу, тому у виразі добутку розчинності треба ввести активності іонів. В результаті буде отримано термодинамічний добуток розчинності , який дорівнюватиме добутку активностей іонів. Він співвідноситься з добутком їхніх концентрацій через коефіцієнти активностей:

                                   (7.8)

Цей вираз пов'язує термодинамічний добуток розчинності  з його концентраційним аналогом – концентраційним добутком розчинності.
Якщо осадженню малорозчинної сполуки будуть заважати побічні реакції, то треба буде вводити коефіцієнти конкуруючих реакцій. Так, великий надлишок HCl при осадженні AgCl може викликати утворення комплексної сполуки [AgCl2–] та як наслідок – розчинення осаду AgCl:

Ag+ + HCl ⇌ AgCl↓ + H+                                    (7.9)

AgCl↓ + HCl ⇌ [AgCl2–] + H+.                              (7.10)

Загальна концентрація Арґентуму  є сумою двох складових: концентрації катіонів [Ag+], що перейшли в розчин в результаті розчинності осаду AgCl, і концентрації Арґентуму, що містяться у комплексі [AgCl2–]:

                                (7.11)

Звідси [Ag+] буде менша, ніж загальна аналітична концентрація Арґентуму:

                                      (7.12)

Рівноважну концентрацію [Ag+] через ступінь дисоціації , яка доречи є меншою за 1:

                                 (7.13)

Тоді добуток  на  при таких умовах називають умовним добутком розчинності:

                                   (7.14)

Всі три види добутків розчинності – термодинамічний, концентраційний та умовний – між собою пов'язані наступними співвідношеннями:

	

	(7.15)



Ступені дисоціації α не завжди можна легко розрахувати, тому зазвичай їх враховують, якщо потрібно провести точні розрахунки. А якщо побічні реакції протікають лише незначною мірою, то достатньо використовувати лише коефіцієнти активності.
У довідниках наводяться лише значення термодинамічних констант добутків розчинності . І саме тому, якщо необхідно розрахувати концентрації існуючих іонів в розчині, то спочатку через термодинамічну константу розраховують їх активність, а потім, з допомогою відповідних коефіцієнтів активності, визначають потрібні концентрації. Але для спрощення замість добутку активностей іонів можна використовувати добуток їх концентрацій (тобто «іонний добуток»).
Співвідношення між добутком активностей іонів деякого малорозчинного електроліту (експериментальна величина) та значенням свого добутку розчинності (табульована величина) визначає ступінь насиченості розчину:
– поки що добуток активностей (чи концентрацій) менше значення свого добутку розчинності – розчин є ненасиченим (розбавленим);
– як тільки добуток активностей іонів досягає значення свого добутку розчинності, розчин стає насиченим;
– але як тільки іонний добуток починає перевищувати добуток розчинності – розчин стає перенасиченим, і з нього рано чи пізно виділиться частина розчиненої речовини у вигляді твердої фази (осаду).
Щодо осаду AgCl це правило виражається наступним чином:
– в ненасиченому розчині

[Ag+]·[Cl–] < ;                                      (7.16)

– в насиченому розчині

[Ag+]·[Cl–] = ;                                      (7.17)

– в пересиченому розчині

[Ag+]·[Cl–] > .                                     (7.18)

Ненасичений розчин якогось електроліту можна легко зробити насиченим та навіть пересиченим, якщо додати до нього електроліт з однойменним іоном. І це дійсно так: якщо до ненасиченого розчину AgCl додавати по трошки розчин HCl чи KCl, то іонний добуток, який спочатку був менше ніж , поступово досягне його значення, а потім і перевищить. Відповідно до вище написаного розчин з ненасиченого спочатку перетворюється в насичений, а потім і в перенасичений.
Із цього слід, що розчинність малорозчинних електролітів знижується при введенні в їх розчин однойменних іонів у складі якогось сильного електроліту.
Утворенням та розчиненням осадів можна керувати. Так, наприклад, якщо взяти сіль з більшою розчинністю, наприклад KClО3, і до її насиченого розчину додавати потроху при безперервному перемішуванні концентрований розчин або KCl (однойменний катіон), або NaClО3 (однойменний аніон), то через деякий час почне випадати осад KClО3.
Таким чином, розчинність KClО3 в присутності KCl або NaClО3 стає меншою, ніж у чистій воді. Теж саме можна спостерігати та в інших аналогічних випадках.
Експериментально доказано, що не тільки солі, у яких є однойменні іони, а й навіть таки, що не мають таких, можуть впливати на розчинність солей. Однак встановлено, що при цьому розчинність електролітів зазвичай підвищується. Описане явище отримало назву сольового ефекту. Наприклад, розчинність PbSO4 у присутності KNO3, NаNO3 або інших індиферентних солей підвищується, і при цьому тим більше, чим більше концентрація такої індиферентної солі.
Оскільки з KNO3 або NaNO3 у розчин не вводяться іони, які б зв'язували Pb2+ або SO42–, то підвищення розчинності PbSO4 не можливо пояснити тільки добутком розчинності у спрощеній формі

[Pb2+]·[SO42–] = .                                   (7.19)

Але цей ефект легко пояснюється, якщо скористатися рівнянням з урахуванням коефіцієнтів активностей:

                         (7.20)

З нього іонний добуток можна виразити наступним чином:

	
	(7.21)



Дійсно, величина термодинамічного добутку розчинності  є строго постійною. При введенні в розчин якихось іонів іонна сила розчину зростає і тому величини коефіцієнтів активності  та  зменшуються. Тому і добуток , та відповідно, і сама розчинність PbSO4 будуть збільшуватися.
Причина зростання розчинності цілком зрозуміла: внаслідок міжіонних взаємодій іони SO42– та Pb2+ рідше зіштовхуються з поверхнею кристалів PbSO4 при введенні в розчин KNO3 або NaNO3. В результаті процес переходу Pb2+ і SO42– в розчин стає більш інтенсивним, чім процес осадження, тому розчинність PbSO4 зростає.
Якщо в розчин вводити електроліт, у складі якого є однойменний іон, то коефіцієнти активності іонів будуть зменшуватися, то і сольовий ефект повинен проявлятися і в цьому випадку. Але він буде маскуватися протилежною дією однойменних іонів на розчинність і саме тому його можна не брати до уваги. Зниження розчинності завдяки наявності сольового ефекту зазвичай виявляється меншим за те що показує добуток розчинності в концентраційній формі.


7.3 Фактори, які впливають на повноту осадження


У природі не існує речовин, які були б абсолютно нерозчинні, і тому неможливо досягти абсолютно повного осадження. Але в практиці аналітичної хімії намагаються добитися майже повного осадження. Його можна вважати практично повним лише тоді, коли концентрація іонів, які утворюють осад, не перевищує в розчині над осадом величини 1,0·10–6 моль/дм3. При менший концентрації осаду він візуально павіть не спостерігається.
Повнота осадження залежить від наступних факторів:
·  розчинності речовини;
·  наявності в розчині однойменних іонів;
·  ступеня іонізації електроліту-осаджувача;
·  рН розчину.
Найбільш повним виявляється осадження, коли осад володіє найменшою розчинністю. Для Ва2+, наприклад, найкращий осаджувач – це SO42–-іон.
Повнота осадження підвищується при додаванні до розчину надлишку електролітів з однойменними іонами. Цей принцип часто використовується в хімічному аналізі для проведення осадження. Зазвичай використовують осаджувач у надлишку в півтора рази більше від його розрахункової кількості. При недостатньому надлишку концентрація осаджувача змінюється мало, тому досягати повноти осадження не вдається. При надмірному надлишку осаджувача > 50% може статися розчинення осаду через утворення або комплексних сполук, або кислих та/чи подвійних солей, як наприклад:

HgI2 + 2KI → K2[HgI4]                                     (7.22)

Повнота осадження залежить також від ступеня іонізації електроліту-осаджувача. Наприклад, осадження Mg2+ відбувається найбільш повно, коли в якості осаджувача користуються розчином NaOH, а не NH4OH. Концентрація аніонів OH– в розчині NaOH в сто разів більше, ніж у розчині NH4OH завдяки тому, що іонізація NaOH проходить на 100%, а іонізація NH4OH лише приблизно на 1%. Чим сильніше іонізація електроліту-осаджувача, тим більш повно проходить осадження.
Повнота осадження дуже багатьох осадів залежить від рН аналізованого розчину. Практично повним відбувається осадження речовин при певних значеннях рН. Так осад Ag2CrО4 утворюється при рН в інтервалі 6,5 ... 10,3. Якщо рН розчину < 6,5 – осад починає розчинятися, а якщо рН розчину > 10,3 – то замість Ag2CrО4 випадає Ag2O. Осад Zn(OH)2 утворюється при рН від 5,9 до 8,4. Якщо рН розчину < 5,9 (кисле середовище), то осад починає розчинятися, а якщо рН розчину > 8,43 (лужне середовище) Zn(OH)2 перетворюється у комплексний аніон [Zn(OH)4]2–. Ось чому при проведенні операції осадження необхідно контролювати та регулювати величину рН аналізованого розчину.
Щоби врахувати вплив рН та ступінь іонізації протонованих осаджувачів використовують умовний добуток розчинності та вводять величину ступеня дисоціації α, яка зазначає мольну частку іонів реагента-осаджувача, що беруть участь у реакції осадження.
За допомогою використання величини  можна провести розрахунок умов розділення або відокремлення різних іонів однакового заряду та провести цю операцію. Для цього необхідно, щоб вони мали змогу утворювати однотипні осади та щоб величини  цих осадів суттєво відрізнялися. При реакції з осаджувачем першим буде випадати осад, у якого розчинність є найменшою та яка відповідає найменшому значенню . Якщо у розчині присутні різні за зарядом іони, то випадати першим буде той осад, розчинність якого буде найменшою.
Наприклад, Ba2+ і Ca2+ можна розділити шляхом дробового (фракційного) осадження сульфатною кислотою, тому що у них велика різниця у добутках розчинності. Саме низьке значення  у BaSO4 ( = 1·10–10), тому він випадатиме в осад раніше та при нижчій концентрації SO42–, ніж для CaSO4 ( = 2,3·10–5). Щоб BaSO4 випав в осад, іонний добуток осаду має бути більше ніж :

[Ba2+]·[SO42–] >                                    (7.24)

але щоб одночасно не випав в осад CaSO4 треба щоб іонний добуток цієї сполуки був меншим ніж :

[Ca2+]·[SO42–] < .                                   (7.25)

Якщо розчин містить по 10–2 М катіонів Ва2+ та Са2+, то концентрація аніонів [SO42–], необхідна для осадження катіонів Ba2+, повинна бути вище ніж:

	
	(7.26)



А щоб попередити одночасне осадження катіонів Ca2+, концентрація аніонів SO42– повинна бути менше ніж:

	
	(7.27)



Найбільш повне осадження BaSO4 відбудеться при концентрації SO42– меншій від тієї, при якій почнеться осадження CaSO4, тобто при [SO42–] < 1·10–4 моль/л. Але до того часу катіони Ba2+ практично повністю будуть видалені з розчину, а їх концентрація у розчині складе:

	
	(7.28)



Катіони Ca2+ у той же час повністю залишаються у розчині. Але якщо виникне необхідність, то їх можна буде висадити, додаючи відповідний осаджувач.


7.4 Розчинення осадів


Як правило, добуток розчинності застосовується при вирішенні різних питань, які стосуються осадження іонів у складі малорозчинних сполук. Проте він не менш корисний і при вирішенні протилежних завдань – для розчинення осадів.
Для розчинення осаду необхідно, щоб його іонний добуток став менше добутку розчинності. Цього досягають зниженням концентрації іонів в розчині над осадом. Зменшення концентрації іонів може бути здійснено наступними способами:
1) сильне розведення розчину;
2) зв'язування іонів осаду в слабоіонізуючу сполуку, яка добре розчиняється в воді;
3) переведення іонів осаду в сполуку, яка розкладається з виділенням газів;
4) зв'язування іонів осаду в комплекс;
5) окислення або відновлення іонів осаду в іони з іншим зарядом.
Сильне розведення розчину проводять до тих пір, поки концентрація осаду не стане рівною його розчинності.
Розчинення осаду при зв'язуванні якогось з його іонів в сполуку, що слабо дисоціює, розглянемо на прикладі реакції
Mg(OH)2 + 2NH4+ ⇌ Mg2+ + 2NH3·H2O.                        (7.28)

Константа розчинення Кр цієї реакції:

	
	(7.29)



містить характеристики наступних рівноважних процесів:

	
	
	(7.30)



та

	
	Kb
	(7.31)



кожен з яких характеризується своєю константою рівноваги:  –добуток розчинення для рівноваги (7.30) та Kb – константа основності для рівноваги (7.31). Тоді вираз для Кр (7.29) можна уявити у вигляді:

	
	(7.32)



Воно знаходиться в межах 10–4 < Кр < 1. З реальних умов проведення хімічних реакцій доведено, що надлишок реактиву може вплинути на хід реакції, якщо

Кр > 1·10–4.                                                    (7.33)

У цьому випадку ще можливо, ввівши в 10000 разів більше одного з початкових речовин, зрушити частково рівновагу в бік утворення продуктів реакції. При значеннях Кр, менше, ніж 1·10–4, це здійснити не вдається.
Таким чином, реакція відбувається при надлишку солі амонію і осад розчиниться. В силу таких же причин багато осадів солей слабких кислот розчиняються в мінеральних кислотах, наприклад:

Mg(OH)2 + 2H+ ⇌ Mg2+ + 2H2O.                                 (7.34)

При цьому утворюються малодисоційовані молекули H2O. Тут необхідно пам'ятати наступне правило: чим менше константа іонізації слабкого електроліту, який утворюється, тим легше проходить розчинення осаду.
Перехід іона осаду в сполуку, яка розкладається з виділенням газу, здійснюється легше, ніж попередній спосіб, так як виділення газів швидше зміщує рівновагу в бік розчинення осаду. Наприклад випадок майже аналогічний до попереднього:

CaCO3 + 2HCl ⇌ CaCl2 + H2CO3;                              (7.35)

H2CO3 ⇌ H2O + CO2.                                      (7.36)

	
	(7.37)



Реакція відбувається в стандартних умовах і задовольняє умові (7.33): Кр > 1·10–4.
З цієї причини осади солей слабких летких кислот добре розчинні в мінеральних кислотах, наприклад:

FeS↓ + 2HCl ⇌ FeCl2 + H2S↑.                                   (7.38)

Перехід іона осаду в комплекс здійснюється при низькому значенні константи нестійкості Кнест останнього або навпаки високому значенні константи стійкості β. Наприклад:

AgCl + 2NH3 ⇌ [Ag(NH3)2]+ + Cl–.                              (7.39)

Константа розчинення AgCl має вид:

	
	(7.40)



Тут Кр > 10–4, що також задовольняє умові (7.33), тому реакція (7.39) можлива при надлишку аміаку.
Подібно можна довести на прикладах двох процесів:

	AgBr↓ + 2NH3 ⇌ [Ag(NH3)2]+ + Br–
	Kp = 0,7·10–5
	(7.41)

	
	
	

	AgI↓ + 2NH3 ⇌ [Ag(NH3)2]+ + I–
	Kp = 1,5·10–9
	(7.42)



В обох випадках Кр < 10–4, що не задовольняє умову (7.33), і саме тому навіть концентрований розчин аміаку лише частково розчиняє осад AgBr і зовсім не розчиняє осад AgІ.
Якщо один або обидва іона осаду беруть участь в реакції окислення-відновлення, то відбувається розчинення осаду. Наприклад, при взаємодії CuS з HNO3 відбувається окислення сульфідів-іонів, яке супроводжується розчиненням осаду:

3CuS↓ + 8HNO3 = 3Cu(NO3)2 + 3S↓ + 2NO↑ + 4H2O,                (7.43)

чому сприяє видалення газоподібного NO із зони реакції, а також одночасно випадає осад сірки.
Можливо, що осад ні розчиняється ні в одному з наведених випадків, тоді застосовують комбіноване розчинення, в якому об'єднують кілька факторів, які сприяють розчиненню: окислення-відновлення, протонування, переведення в малоіонізовану сполуку.
В аналітичній хімії часто доводиться мати справу з реакціями, в яких одна малорозчинна сполука при дії відповідного реагенту перетворюється в іншу малорозчинну сполуку:

	
	(7.44)



Так досягається перетворення одних малорозчинних сполук в ще менш розчинні сполуки. Наприклад, осад SrSO4 ( = 3,2·10–7) легко перетворюється в SrCO3 (=1,1·10–10) при дії розчину Na2CO3. Це має велике практичне значення, так як SrSO4, як сіль сильної кислоти, не розчиняється у кислотах. Тому, щоб перевести SrSO4 в розчин його спочатку переводять в карбонат, тобто в сіль, яка розчинна в кислотах.
Якщо порівняти добутки розчинності BaSO4 (=1,1·10–10) і BaCO3 (=5,1·10–9), то може здатися, що перевести сульфат барію в карбонат неможливо. Однак це не так. Осад BaCO3 утворюється завжди, якщо:
	
	(7.45)



або

	
	(7.46)



Але в розчині над осадом BaSO4 рівноважна концентрація [Ba2+] буде дорівнювати:

	
	(7.47)


Тоді перехід BaSO4 в BaCO3 повинен відбутися за умови:

	
	(7.48)


тоді:

	
	(7.49)



І якщо підставити чисельні значення , то отримуємо чисельне співвідношення між рівноважними концентраціями аніонів  і , яке є умовою для переходу BaSO4 в BaCO3:

	
	(7.50)



Таким чином, для того, щоб перехід BaSO4 в BaCO3 відбувався, необхідно тільки, щоб концентрація CO32– в розчині перевищувала концентрацію SO42– в 50 разів. Так як концентрація SO42– в насиченому розчині BaSO4 дуже маленька (>> 10–5 М), то цю умову легко можна виконати:

BaSO4 + CO32– ⇌ BaCO3 + SO42–.                               (7.51)

У міру розчинення сульфату барію, розчин збагачується аніонами SO42–. Їх потрібно видаляти з реакційного середовища, зливаючи рідину над осадом і додаючи нові порції карбонат-іона. Повторення цієї операції багато разів дозволяє повністю перевести BaSO4 у BaCO3, що і було реалізовано в одній з методик якісного аналізу. 

8 ЗАСТОСУВАННЯ ЗДМ ДО РІВНОВАГ
КОМПЛЕКСОУТВОРЕННЯ


8.1 Комплексні сполуки та процес комплексоутворення


Комплексними сполуками називають складові об'єкти, які утворені з більш простих об'єктів – іонів, молекул – які здатні до самостійного існування при переході у розчин або розплав.
У багатьох випадках у центрі комплексної сполуці (іоні або молекулі) розташовано один або кілька атомів або іонів, які володіють вакантними електронними орбіталями, і вони є комплексоутворювачами. А навколо них розміщуються (координуються) інші елементарні об'єкти – теж іони або молекули – які мають неподілені електронні пари, і вони називаються лігандами (або аддендами). Їх електронна пара займає вакантну орбіталь комплексоутворювача і стає загальною для ліганда і комплексоутворювача: утворюється донорно-акцепторний (або координаційний) зв'язок. Він має неіонний характер. Комплексоутворювач разом з лігандами утворюють внутрішню координаційну сферу. Якщо сума зарядів комплексоутворювача та лігандів не дорівнює 0, то така сполука є комплекснім іоном (або катіоном, або аніоном – в залежності від сумарного заряду). Цей заряд компенсують протиіони, які утворюють зовнішню координаційну сферу. Комплексний іон пов'язаний з протиіонами іоногенно. Тому молекула комплексної сполуки зберігає електронейтральність, а у водних розчинах вона піддається електролітичній дисоціації як будь-який електроліт – на комплексний іон (внутрішню координаційну сферу) та декілька протиіонів (зовнішню координаційну сферу):

K3[Fe(CN)6] → 3K+ + [Fe(CN)6]3–.                                   (8.1)

Загальна назва таких речовини – координаційні (або комплексні) сполуки.
Відомі також комплексні сполуки без центру координації. До таких комплексів відноситься, наприклад, хінгідрон, який складається з органічних молекул гідрохінону С6Н4(ОН)2 та хінону С6Н4О2, пов’язаних одна з одною за рахунок взаємодії їх π-електронів.
Звідси випливає, що поняття «комплексна сполука» є значно ширшим ніж поняття «координаційна сполука». Але більшість комплексних сполук мають координаційні центри, тому на практиці відмінностей між цими двома поняттями не роблять.
Загальна кількість лігандів, які координуються з даним комплексоутворювачем, називається координаційним числом (КЧ) комплексоутворювача. У більшості комплексоутворювачів (Cr3+, Co3+, Fe2+, Fe3+, Zn2+, Ni2+, Pt4+ та ін.) КЧ дорівнює 6. КЧ 4 спостерігається у іонів Cd2+, Cu2+, Hg2+, Pt2+ та інші. Існують також комплекси, в яких комплексоутворювач може мати і інші КЧ: наприклад 2, 3, 8. За деяких певних умов характерне для даного комплексоутворювача максимальне КЧ може не досягатися – це координаційне ненасичені сполуки.
Велике значення при утворенні комплексних сполук належить концентраційним умовам. Наприклад, при реакції між катіоном Fe3+ і аніонами SCN– комплексний іон [Fe(SCN)6]3–, який відповідає максимальному КЧ комплексоутворювача Fe3+, утворюється лише при досить великому надлишку аніонів SCN–. При менших концентраціях SCN– утворюються інші комплекси Fe3+ з меншими КЧ: від 5 і аж до 1 – [Fe(SCN)]2+.
Однією з характеристик лігандів у комплексній сполуці є дентатність (від лат. dens – зуб) – кількість координаційних місць, які займає той чи інший ліганд у внутрішній координаційній сфері. Лігандами дуже часто служать однозарядні аніони: галогеніди Cl–, Br–, I–, псевдогалогеніди CN–, SCN–, а також нейтральні молекули NH3, H2O, C2H5OH та інші. Це монодентатні ліганди. Вони можуть займати лише одне координаційне місце в комплексі. Ліганди, які можуть займати одночасно два і більше місць називаються полідентатними (бідентатними, тридентатними, тетрадентатними і так далі, в залежності від того, скільки місць займає ліганд у внутрішній сфері). Полідентатнимі лигандами часто є органічні речовини, які містять такі групи: –ОН, –SH, =NH, –COOH, –SO3H, –AsО3H2. У них при комплексоутворенні на місце протона встає комплексоутворювач, утворюючи з лігандом ковалентний зв'язок. А атоми, які володіють неподіленою електронною парою, взаємодіють з комплексоутворювачем за допомогою своїх електронних пар та утворюють донорно-акцепторні зв'язки. Після утворення координаційної сполуки у всіх зв'язків, утворених полідентатним лігандом з металом-комплексоутворювачем незалежно від їх природи відмінності між ними зникають і всі вони стають рівноцінними і називаються координаційними.


8.2 Класифікація комплексних сполук


Через велике розмаїття комплексні сполуки доцільно розділити на окремі групи, яким притаманні ти чи інші властивості або особливості. Залежно від класифікаційної ознаки одна і та ж комплексна сполука може відноситися одночасно до різних типів.
1. По знаку заряду розрізняють комплексні сполуки:
– катіонні – з позитивно зарядженою внутрішньою координаційною сферою: [Ag(NH3)2]+, [Cr(H2O)6]3+;
– аніонні – з негативно зарядженою внутрішньою координаційною сферою: [Fe(CN)6]4–, [Cr(OH)6]3–;
– нейтральні – позбавлені зовнішньої координаційної сфери: [Ni(CO)4], [Cr(H2O)3(OH)3];
– бікомплексні – складаються з комплексних і аніону, і катіону: [Co(NH3)6]3+[Fe(CN)6]3–.
– іонні асоціати (іонні пари) – в розчинах утворюються в результаті тільки електростатичної взаємодії між протилежно зарядженими іонами:

Kat++An– ⇌ [Kat+ · An–].                                      (8.2)

Заряджені іони в іонній парі в свою чергу можуть бути катіонними та/або аніонними комплексами.
У водних розчинах утворення іонних асоціатів малоймовірно, томущо у води висока діелектрична проникність (εr = 78,5 при 25°С). Однак в органічних розчинниках з низькою діелектричною проникністю утворення іонних асоціатів відбувається доволі часто.
2. За природою лігандів розрізняють:
– аквакомплекси – у внутрішній координаційній сфері містяться молекули води: [Cr(H2O)6]3+, [Cu(H2O)4]2+;
– аміакати – в якості лігандів містяться молекули аміаку: [Cu(NH3)4]2+, [Ag(NH3)2]+;
– карбоніли –в якості лігандів містяться молекули оксиду Карбону(ІІ): [Fe(CO)5];
– гідроксокомплекси – в якості лігандів містяться гідроксильні групи: [Zn(OH)4]2–, [Al(OH)6]3–;
– ацидокомплекси – в якості лігандів містяться аніони різних кислот, у тому числі оксалатні (С2О42–), галогенідні (Cl– ,Br–, I–), псевдогалогенідні (CN–, SCN–), сульфатні (SO42–), тіосульфатні (S2O32–), нітратні (NO3–), нітритні (NO2–) та інші;
– різнолігандні (змішанолігандні) – у внутрішній координаційній сфері розміщуються різні ліганди: [Co(NH3)4Cl2].
3. За кількістю ядер розрізняють:
– моноядерні, у яких є лише один атом-комплексоутворювач:  [Cu(NH3)4]SO4,  [Co(H2O)6]Cl2, H2[SiF6], K[Pt(NH3)Cl3];
– поліядерні, в яких є два або більше атомів-комплексоутворювачів: [(NH3)5Cr–OH–Cr(NH3)5]Cl5 – у такому комплексі два атоми металу-комплексоутворювача – Cr3+, причому вони з'єднуються один з одним через групу ОН. Така зв'язувальна група називається містковою, в якості такої групи можуть функціонувати частинки, у яких є неподілені електронні пари: F–, Cl–, O2–, S2–, SO42–, NH2–, NH2– та інші.
Багатоядерні комплекси з містками з гідроксильних груп, називаються оловими. За своєю структурою місткова гідроксильна група відрізняється від гідроксилу-ліганду що в одноядерних комплексах. В олових комплексах координаційне число Оксигену в ОН-групі дорівнює 3, тому що цей атом одночасно пов'язаний з двома атомами металу-комплексоутворювача та одним атомом Гідрогену.
Багатоядерні комплекси ще недостатньо вивчені, проте відомо, що вони можуть містити кілька місткових груп. Прикладом багатоядерних комплексів є полікислоти. Серед них розрізняють ізополікислоти з ядрами з атомів одного елемента:
– H2[O3Cr-O-CrО3] – дихромова кислота;
– H2[-O-SiО2–…–SiO2–O–]– поліметакремнієва кислота;
та гетерокислоти, в яких містковий Оксиген з'єднує ядра, утворені різними елементами:
– H3[O3P–O–MoО3] – фосфорномолібденова кислота;
– H3PO4·12WО3·nН2O – фосфорновольфрамова;
– H4SiО4·12MoО3·nН2O – кремніймолібденова;
– H4SiО4·12WО3·nН2O – кремнійвольфрамова.
Схильність до утворення полікислот мають деякі неметали (В, Р, As, Si), а також d-метали V та VI груп періодичної системи.
До поліядерних комплексів належать також і кластерні сполуки, в яких центральні атоми-ядра з'єднані між собою безпосередньо:
– [(CO)5Mn–Mn(CO)5] – біс-пентакарбоніл Мангану.
У тому випадку, якщо в поліядерних комплексах є різні метали-комплексоутворювачі, то такі комплекси називають різнометальними.
4. За геометричною структурою: прості та циклічні комплексні сполуки. У простих комплексах ліганди займають одне координаційне місце, а полідентантні ліганди, які з'єднані декількома зв'язками з тим самим комплексоутворювачем, дають циклічні комплекси, наприклад, оксалатний комплекс Феруму(ІІІ) [Fe(C2O4)3]3– – тріс-оксаліл ферат:
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Комплекси з бідентатними лігандами, що своїми двома атомами координуються з комплексоутворювачем, начебто беруть його в клешні, тому такі комплекси мають циклічну структуру і називаються хелатами (від лат. chela – клешня). Наявність циклів у таких комплексів – характерна особливість хелатів, які складаються з атомів як мінімум бідентатного ліганда і включають комплексоутворювача. Хелати, у яких полідентантний ліганд зв'язаний з металом-комплексоутворювачем як ковалентним зв'язком, так і координаційним, називають нутришньокомплексними сполуками. Наприклад, комплекс Fe3+ з 2,2’-дипіридилом або комплекс Al3+ з 8-оксихіноліном є типовими хелатами. Однак, оксихінолінат алюмінію є одночасно і внутришньокомплексною сполукою.
Ще один вид циклічних комплексів – це комплекси металів із макроциклічними лігандами – краун-ефірами. Прикладом такого комплексу може бути комплекс катіона К+ (метал-комплексоутворювач) з циклічним лігандом – макроциклом 18-краун-6:

К
+


(18 – загальна кількість атомів у макроциклі, 6 – число в ньому гетероатомів). Макроциклічні комплекси стійкіші, ніж комплекси з аналогічними лігандами, але з відкритим ланцюгом, особливо якщо порожнина макроциклу за своїми розмірами близька до розмірів металу-комплексоутворювача. Таке явище отримало назву макроциклічного або суперхелатного ефекту.
Макроциклічні комплекси зовсім не рідкість, вони широко поширені у природі: один із найважливіших у забезпеченні роботи серця – це валіноміцин – макроцикл, що забезпечує трансмембранне перенесення іонів калію. Природними макроциклами є також кобаламіни (вітамін В12), що містять у своїй структурі в якості метала-комплексоутворювача Со(ІІІ), порфірини – азотовмісні пігменти, які входять до складу небілкової частини молекул гемоглобіну та хлорофілу – метали-комплексоутворювачі Fe(II) та Mg(II) (відповідно), фталоціаніни – сполуки, які також відносяться до групи порфіринів (утворюють стійкі комплекси з катіонами лужних та лужноземельних металів, а також деяких перехідних металів – Cd, Cu, Ni, Pd, Pt, Os).


8.3 Номенклатура комплексних сполук


Назви комплексних сполук відповідно до Міжнародної номенклатури IUPAC утворюють за певними правилами:
1. Порядок перерахування іонів. Назва всіх комплексних сполук конструюється за їх хімічними формулами, починаючи з їх кінця (у різнолігандних комплексах існує особливий порядок перерахування лігандів, тут він не розглядається).
Назва аніонного комплексу після перерахування лігандів включає корінь латинської назви комплексоутворювача з додаванням суфіксу -ат (та його ступеня окислення римською цифрою в дужках, якщо потрібно), а потім окремо – назва катіону:


	K2[Pb(OH)4]

	

	



Те ж саме:
– Na2[HgI4] – тетрайодомеркурат(II) натрію;
– K3[Fe(CN)6] – гексаціаноферрат(III) калію.
У назві катіонного комплекса спочатку називають протиіон, далі – окремим словом перераховують ліганди та додають назву комплексоутворювача (та його ступінь окислення римською цифрою в дужках, якщо потрібно):

	[Pb(H2O)4](NO3)2 

	

	



Те ж саме:
– [Fe(H2O)6]Cl3 – хлорид гексаквазаліза(III).
Назву нейтрального комплексу записують як одне слово: після переліку лігандів наводять назву комплексоутворювача (і його ступінь окислення римською цифрою в дужках, якщо потрібно):

	[Co(NH3)3Cl3]

	

	



Те ж саме:
– [Fe(CO)5] – пентакарбонілзалізо(0),
– [Pt(NH3)2Cl2] – дихлородіамінплатина(II).
2. Геометричні ізомери. Ці комплексні сполуки називають, додаючи префікс „цис-” (для сусіднього положення однакових лігандів) або „транс-” (якщо однакові ліганди знаходяться з протилежних сторін щодо комплексоутворювача):
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	Транс-дихлордіамінпаладій(II)
	Цис-дихлордіамінпаладій(II)




8.4 Рівновага утворення комплексних сполук


Комплексоутворення в розчинах відбувається ступічасто і характеризується відповідними константами рівноваги, які називаються ступінчастими константами утворення або ступінчастими константами стійкості:

	M + L ⇌ ML
	
	(8.3)



	ML + L ⇌ ML2
	
	(8.4)



	ML2 + L ⇌ ML3
	
	(8.5)



. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .

	MLn-1+ L ⇌ MLn
	
	(8.6)



Константи сумарних рівноваг називають загальними або сумарними константами стійкості:

	M + L ⇌ ML
	
	(8.7)



	M + 2L ⇌ ML2
	
	(8.8)



	M + 3L ⇌ ML3
	
	(8.9)



. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .

	M + nL ⇌ MLn
	
	(8.10)



З рівняння (8.10) видно, що сумарна константа стійкості є добутком ступінчастих констант, або у логарифмічній формі – сумі логарифмів ступінчастих констант:

	
	(8.11)



Раніше до рівноваги комплексоутворення підходили з іншого боку: розглядали не утворення, а дисоціацію комплексу:

	MLn ⇌ M + nL
	
	(8.12)



Характеристиками таких рівноваг були константи дисоціації або константи нестійкості комплексів. В даний час переважно використовуються константи стійкості. Ці два типи констант пов'язані між собою:

	
	(8.13)



і є взаємно зворотними.
Комплекси, що мають зовнішню сферу, яка компенсує заряд координаційної сфери, піддаються практично повній дисоціації на внутрішню сферу та протиіони:
– катіонні комплекси:

[MLn]+An– → [MLn]+ + An–;                                (8.14)

– аніонні комплекси:

Kt+[MLn]– → Kt+ + [MLn]–;                               (8.15)

При цьому комплексні іони поводяться як єдине ціле і, хоча й піддаються дисоціації (але вже вторинній), проте вже значно меншою мірою – як слабкі електроліти – див. (8.12).
У деяких комплексів внутрішня координаційна сфера є не дуже міцною, та у них невисокі значення констант стійкості. До таких сполук відносяться подвійні солі. Вони у твердому стані та у висококонцентрованих розчинах мають структуру координаційних сполук, а в розведених розчинах повністю розпадаються на іони:

K2[CuCl4] ⇌ 2K+ + Cu2+ + 4Cl–.                         (8.16)


8.5 Інертні та лабільні комплексні сполуки


У хімії комплексних сполук існує окремий тип реакцій: заміна одних лігандів у термодинамічно менш стійких комплексів на інші ліганди, комплекси з якими є більш стійкими. Так, наприклад, утворення аміакатів у водних розчинах відбувається шляхом заміни лігандів Н2О в аквакомплексах на NH3:

[M(H2O)n]z+ + nNH3 → [M(NH3)n]z+ + nH2O.                    (8.17)

Заміна лігандів, зазвичай, проходить ступінчасто, і наведене рівняння (8.17) відображає сумарний процес. В реальності для здійснення заміни зазвичай спочатку відриваються по одному ліганди з існуючого комплексу, а вільні координаційні місця теж по черзі займають нові ліганди.
Швидкість сумарного процесу визначається, як правило, швидкістю відривання лігандів. Якщо воно минає швидко, то і весь процес утворення нового комплексу також проходить швидко.
Залежно від швидкості реакцій комплексних сполук їх поділяють на інертні та лабільні.
Лабільні комплекси легко та швидко обмінюються лігандами, і для встановлення нової рівноваги ім необхідно не більше 1 хвилини. Більшість комплексів з s- та p-елементами є лабільними.
В інертних комплексах обмін лігандами проходить повільно. Більшість комплексів з d-елементами є інертними. Особливо до інертних комплексів відносяться комплекси Cr(III), Co(III) і платинових металів.


8.6 Фактори, які впливають на стійкість комплексних сполук


До таких факторів насамперед відноситься іонна сила аналізованого розчину та її зміна в ході аналізу. Зміна іонної сили розчину викликає зміну коефіцієнтів активності іонів, тоді як коефіцієнти активності незаряджених комплексів залишаються практично незмінними і дорівнюють одиниці. Вплив іонної сили враховується через коефіцієнти активності. На практиці концентрації комплексних сполук невеликі – рідко більше 1 моль/дм3, і такими залишаються при вимірі аналітичного сигналу, тобто виконується принцип постійної іонної сили. Водночас дисоціація комплексних сполук завдяки високим значенням їхніх констант стійкості дає незначні вмісти елементів координаційної сфери порівняно з концентраціями інших компонентів аналізованого розчину. Тому всі подальші розрахунки, які пов'язані з іонними рівновагами, можна проводити в концентраційній формі.
Набагато сильніший вплив на поведінку комплексних сполук в аналізованих розчинах має величина рН, яка може впливати на комплексоутворення двояко:
– аніони ОН– у лужному середовищі можуть взяти участь у конкуруючому утворенні гідроксокомплексів з катіонами металів-комплексоутворювачів М:

[MLn]z+ + nOH– → [M(OH)n](z–n)– + nL;                             (8.18)

– ліганди, що входять до координаційної сфери комплексу у кислому середовищі можуть протонуватися, що призведе до руйнування комплексу:

[MLn]z+ + nH+ → Mz+ + nHL+.                                  (8.19)

Крім того, в аналізованій системі можуть протікати реакції конкуруючого комплексоутворення з іншими лігандами, а також різні окисно-відновні процеси і реакції утворення або розчинення осадів, у яких можуть брати участь як метал-комплексоутворювач, так і ліганди.
У загальному випадку до факторів, які впливають на утворення комплексних сполук та їх стійкість, відносяться:
– природа іона метала-комплексоутворювача;
– структура і будова лігандів, наявність у них елементів, які можуть зумовлювати стеричні перешкоди для комплекоутворення;
– заряд іона метала-комплексоутворювача;
– іонний радіус метала-комплексоутворювача;
– природа середовища та її характеристики.


8.7 Вплив комплексоутворення на інші рівноважні процеси


Не тільки супутні рівноваги впливають на процес комплексоутворення, але і наявність комплексних сполук в аналізованій системі може впливати на процеси, що протікають в ній.


8.7.1 Вплив на рівновагу осадження – розчинення


Катіон, який утворюється при дисоціації малорозчинного електроліту MpAq:

	MpAq↓ ⇌ pMq+ + qAp–;
	
	(8.20)



в розчині здатен координувати навколо себе ліганди L – іони (для спрощення їх заряди тут не вказуються) або молекули:

	Mq+ + nL ⇌ [MLn] q+.
	
	(8.21)



Сумарно у загальному випадку в системі реалізується наступна рівновага:

MpAq↓ + nL ⇌ p[MLn]q+ +qAp–,                          (8.22)

яка прямо підтверджує вплив комплексоутворення на рівновагу осадження – розчинення. Тобто утворення комплексної сполуки з осаду залежить від концентрації ліганда L, константи стійкості комплексу [MLn]q+ та величини добутку розчинності осаду MpAq.


8.7.2 Вплив на окисно-відновні процеси


І відновлена, і окислена форми редокс-пари можуть брати участь в реакціях комплексоутворення з лігандами – іонами або молекулами інших розчинених речовин в аналізованій системі. Якщо при цьому утворюються лише одноядерні комплекси, то ці форми в розчині можуть існувати у вигляді наступних елементарних об'єктів окислених форм: Ох, ОхL, ОхL2, ОхL3,…ОхLn; або відновлених форм: Red, RedL, RedL2, RedL3,…RedLn (для спрощення запису заряди тут не вказані, а індекси n позначають вищі значення КЧ).
Молярні частки вільних комплексоутворювачів αOx в окисленому стані можна уявити у вигляді:

	
	(8.23)



а у відновленому αRed:

	
	(8.24)



Пам'ятаючи, що активності a = f[C], запишемо рівняння Нернста для рівноважного редокс-процесу в активностях та в рівноважних концентраціях:

	
	(8.25)



та виразимо рівноважні концентрації окисленої форми з (8.23):

	
	(8.26)



а відновленої з (8.24):

	
	(8.27)



і якщо підставимо ці вирази в рівняння Нернста, то отримуємо:

	
	(8.28)



При іонній силі І = const та рівноважній концентрації [L]=const, маємо:

	
	(8.29)



і тоді за цих умов:

	
	(8.30)



Тоді ми побачимо, що потенціал буде залежати від загальних аналітичних концентрацій СOx і CRed:

	
	(8.31)



Якщо редокс-пару утворюють іони одного і того ж металу, наприклад Fe3+/Fe2+, Tl3+/Tl+ і т.п., то більш стійкий комплекс зазвичай утворює окислена форма. В таких випадках aОх < aRed і внаслідок комплексоутворення реальний стандартний потенціал менше стандартного потенціалу. Рідше зустрічаються випадки, коли більш стійкі комплексні частинки утворює відновлена форма. Комплексоутворення тоді викликає збільшення потенціалу.


8.8 Використання комплексоутворення в аналітичній хімії


В аналітичній хімії широко використовують комплексні сполуки для вирішення низки аналітичних завдань. У якісному аналізі для виявлення катіонів багатьох металів ефективно використовуються різні органічні реагенти, здатні утворювати комплексні сполуки, що володіють високою чутливістю та селективністю аж до специфічності.
Комплексні сполуки часто використовують для маскування окремих іонів, які заважають якісному виявленню або визначенню інших іонів. Якщо потрібно маскувати катіони Fe3+, то це можна зробити з допомогою аніонів F–, наприклад, які утворюють з іонами Fe3+ стійкі комплексні іони [FeF6]3–, стійкість яких настільки велика, що закомплексовані іони Fe3+ не можна виявити навіть характерною реакцією з іонами SCN–.
Багато комплексних сполук мають інтенсивне специфічне забарвлення, що використовують в якісному аналізі для виявлення окремих іонів (Cu2+ з NH3, Fe3+ з SCN–, Ni2+ з диметилгліоксимом і багато інших).
У кількісному аналізі комплексні сполуки використовуються для утворення з аналітом сполуки що безпосередньо визначається, а також для підвищення селективності визначення аналіту. Іони багатьох елементів, які містяться в аналізованій пробі в дуже низьких концентраціях, можна екстрагувати з великих об’ємів проби у вигляді різних комплексних сполук малим об'ємом будь-якого органічного розчинника, і домогтися таким чином їх концентрування у багато разів, або концентрування на поверхні специфічних іонообмінних смол, званих комплексітами. Цим же методом можна добитися відділення одного з визначених елементів від інших, а також для маскування та відділення супутніх домішок.
У гравіметричному аналізі використовують осадження ряду металів у вигляді хелатів з органічними лігандами, як, наприклад, нікелю з диметилгліоксимом, або алюмінію з 8-оксихіноліном. І такий підхід у гравіметричному аналізі має свої переваги: осаджена форма збігається з гравіметричною, а завдяки великій масі органічного реагенту в гравіметричній формі гравіметричний фактор матиме низьке значення, завдяки чому підвищується точність гравіметричних визначень та знижується нижня межа виявлення та відносна похибка визначення.
У титриметрії стало вже класикою аналітичної хімії визначення жорсткості води, а також вмісту кальцію та магнію в різних об'єктах методом комплексонометричного титрування. Існує величезна кількість методик визначення тим же методом різних металів. Індикатори, що використовуються в комплексонометричному титруванні, також є хелатоутворюючими реагентами (мурексид, еріхром чорний Т та деякі інші) і тому називаються металохромними індикаторами. Причому дуже важливо, щоб стійкість комплексу металу з металоіндикатором була меншою, ніж з титрантом. У редокс-титруванні в якості окисно-відновного індикатору у ряді випадків використовується фероїн – хелат заліза(ІІ) з о-фенантроліном.
Комплексні сполуки використовуються не тільки в хімічних методах аналізу, але також і в інструментальних.
Так, у пластифікованих мембранах іоноселективних електродів (ІСЕ) в якості електродноактивних сполук використовуються комплекси лужних і лужноземельних елементів з макроциклічними лігандами. Типовим з них є вже згадуваний раніше комплекс катіону калію з валіноміцином. Використовуються також комплекси з нейтральними переносниками з відкритим ланцюгом (поддандами). Для визначення поверхнево-активних сполук в якості електродноактивних сполук використовуються іонні асоціати з різними великими гідрофобними протиіонами. Але, треба зазначити, що такі ІСЄ можуть застосовуватися переважно для прямої потенціометрії. Їх використання для потенціометричного титрування пов'язане з високою ймовірністю вимивання мембраноактивної сполуки з фази рідинної мембрани в умовах взаємодії з агресивними титрантами при надлишку останніх наприкінці титрування, що може привести до виходу електрода з ладу.
Застосування комплексоутворення в полярографії дозволяє зрушувати потенціали близько розташованих одна від одної напівхвиль різних іонів металів шляхом підбору вибіркового реагенту, що дає можливість збільшити чутливість визначення. Зсув потенціалу напівхвилі в присутності такого реагенту залежатиме від його концентрації та можливо від значення рН аналізованого розчину. Або ж шляхом підбору селективного реагенту-ліганду до катіонів металів, що заважають, зрушити їх напівхвилі так, щоб вони взагалі не з'являлися в досліджуваній області потенціалів, і таким чином провести маскування компонентів що заважають.
Найбільше і найчастіше комплексоутворення застосовується у фотоколориметрії та спектрофотометрії завдяки тому, що існує безліч реагентів, здатних утворювати інтенсивно забарвлені комплексні сполуки з катіонами практично всіх перехідних металів. Майже для усіх металів (і не лише для металів, але й для неметалів теж, хоч і меншою мірою) існують як селективні (аж до специфічних) реагенти, так і таки, що утворюють схожі за складом та будовою комплекси з різними комплексоутворюючими елементами. Однак у всіх у них є індивідуальна спектральна характеристика – λmax. Щоправда, у деяких комплексів ці характеристики розташовані поблизу одна одної – у цьому випадку застосовується диференціальна або похідна спектрофотометрія. Крім того в арсеналі аналітика існують такі прийоми як регульована зміна рН, екстракція, маскування та ін. Для елементів, які неможливо визначити методом прямої спектрофотометрії, використовують метод заміщення, коли вимірюють зменшення оптичної густини розчину пофарбованого комплексу, який руйнується у присутності спектрально неактивного елемента залежно від концентрації останнього.
За допомогою комплексоутворення можна визначати метали навіть методом газорідинної хроматографії. Як відомо, існує дуже мало сполук металів (не кажучи вже про самі метали), які мають достатню для газохроматографічного визначення летючісті. Однак у складі комплексів з β-дикетонами, які мають саме таку характеристику, внаслідок чого в газохроматографічній колонці відбувається їх ефективний поділ, що дозволяє визначати ряд перехідних металів у їх суміші.
З допомогою комплексоутворення можливо навіть стабілізувати нестійки малохарактерні ступені окислення окремих металів. Наприклад, іон Cu+ можна стабілізувати, перетворивши в комплексний катіон з високоспецифічним на мідь(І) реагентом 2,9-діметіл-1,10-фенантроліном, а потім екстрагувати з якимось великим протиіоном, і закінчити високоточне визначення слідових кількостей міді(І) спектрофотометричним методом.



9 ОКИСНО-ВІДНОВНІ РІВНОВАГИ
В РОЗЧИНАХ ЕЛЕКТРОЛІТІВ


Окисно-відновні реакції – це реакції, що супроводжуються переносом електронів від одних частинок – учасників реакції (молекул, атомів або іонів) до інших, що призводить до зміни ступенів окислення елементів.
Окислення – це процес, при якому відбувається віддача електронів молекулою, атомом або іоном:

K0 – ē → K+                                             (9.1)

H2O2 – 2ē → 2H+ + O2                                         (9.2)

SO32- + 2OH– – 2ē → SO42– + H2O                               (9.3)

Відновлення – це процес, при якому відбувається приєднання електронів молекулою, атомом або іоном:

Se0 + 2ē → Se2–                                              (9.4)

H2O2 + 2H+ + 2ē → 2H2O                                     (9.5)

Cr2O72– + 14H+ + 6ē → 2Cr3+ + 7H2O                            (9.6)

MnO4–+ 8H+ + 5ē → Mn2+ + 4H2O                              (9.7)

В якості відновників в аналітичній хімії найчастіше застосовують: H2O2, SnCl2, H2S, H2SO3, Na2S2O3, а в якості окиснювачів – Cl2, Br2, H2O2, K2Cr2O7, KMnO4, HNO3 та ін.
У реакціях окислення-відновлення завжди беруть участь дві спряжені речовини, одна з яких є відновником, а інша окиснювачем. При цьому кількість електронів, прийнятих окиснювачем, завжди має дорівнювати кількості електронів, відданих відновником. При цьому ступінь окислення у відновника підвищується, а у окиснювача – знижується.


9.1 Типи окисно-відновних реакцій


До основних типів окисно-відновних реакцій належать такі:
1. Міжмолекулярні (атоми, що змінюють ступінь окислення, входять до складу різних молекул):


+2            –1               +6               –2
PbS + 4H2O2 → PbSO4↓ + 4H2O                                 (9.8)
відновник  окиснювач

–1           +1                            0
NaCl + NaClO +H2SO4 → Cl2 + Na2SO4 + H2O;                      (9.9)
відновник  окиснювач

2. Внутришньомолекулярні (атоми, що змінюють ступінь окислення, входять до складу однієї і тієї ж молекули, але з різними ступенями окислення):

–3    +5           +1
NН4NО3 → N2O + 2H2O                              (9.10)

–3       +6               0       +3
(NН4)2Cr2О7 → N2 + Cr2О3 + 4H2O;                       (9.11)

3. Реакції диспропорціонування – самоокиснення-самовідновлення (атоми одного і того ж елемента в одній і тій же сполукі по-різному змінюють ступінь окислення):

0                                  –1           +1
Cl2 + 2NaOН → NaCl + NaClO + H2O                      (9.12)

–1               –2     0
2Н2О2 → 2H2O + O2                                   (9.13)

У загальному вигляді окисно-відновний процес виражається наступним чином:

Ox + nē ⇌ Red                                              (9.14)
Окисна           Відновл.
форма              форма

Ox і Red спряжені і являють собою окисно-відновну пару (редокс-пара).

	Fe2+ – ē ⇌ Fe3+
Red               Ox
	(9.15)



	Cu2+ + 2ē ⇌ Cu0
Ox                   Red
	(9.16)



Таке рівняння:

Ox + nē ⇌ Red                                              (9.17)

зображує окисно-відновний перехід або окисно-відновну напівреакцію.
Окисно-відновна реакція може бути оборотною:

H2 + I2 ⇌ 2HI,                                             (9.18)

або необоротною:

2AgNO3 + Сu→ 2Ag↓ + Cu(NO3)2.                             (9.19)


9.2 Окисно-відновний потенціал


Редокс-пара як сукупність окисленої з відповідною відновленою формою має певні редокс-здібності. Вони обумовлені здатністю окисленої форми приєднувати електрони, а відновленої форми – їх віддавати. Для кількісної оцінки редокс-здібностей оборотних редокс-пар використовують електродні потенціали.
У будь-якій окисно-відновній реакції беруть участь не менше двох редокс-пар – не менше ніж одного окиснювача і одного відновника. Продукти реакції є новими окиснювачем і відновником (більш слабкими, ніж початкові):

	2Fe3+ + Sn2+ ⇌ 2Fe2+ + Sn4+,
	(9.20)



або у загальному вигляді:

Ox1 + Red2 ⇌ Red1 + Ox2.                                      (9.21)

У цьому є сутність електронної теорії окисно-відновних реакцій.


9.2.1 Стандартний окисно-відновний потенціал


Можливість протікання окисно-відновних реакцій визначається хімічною активністю редокс-пар, які є її складовими. Якщо всі реагенти перебувають у стандартному стані, то хімічна активність редокс-пари характеризується величиною стандартного (нормального) окисно-відновного потенціалу Е0.
Стандартний (нормальний) окисно-відновний потенціал редокс-пар, які є розчинними формами – це різниця потенціалів, яка виникає між стандартним водневим і неактивним (платиновим) електродом, зануреним у розчин, який містить окислену і відновлену форми однієї редокс-пари (при 25°С і активності компонентів пари, рівних 1 моль/дм3).
При цьому слід пам'ятати, що неможливо виміряти потенціал одного якогось електрода, можна виміряти лише різницю потенціалів двох електродів. Наприклад, для визначення потенціалу пари Sn4+/Sn2+ збирають гальванічний елемент за формулою:

(–) Pt (H2) | H2SO4 || Sn4+/Sn2+ | Pt (+);    = +0,15 B.           (9.22)

Тобто потенціал вимірюють в електрохімічній комірці типу гальванічного елемента, яка складається зі стандартного і індикаторного електрода, на якому проходить електрохімічна реакція відновлення або окислення компонента редокс-пари. У формулі гальванічного елемента (9.23) подвійна вертикальна лінія «||» означає межу між двома напівелементами, одиночна вертикальна лінія «|» означає межу поділу фаз. Похила лінія «/» поділяє окислену та відновлену форми редокс-пари.
Вимірювання потенціалу індикаторного (частіше Pt) електрода проводять щодо стандартного (нормального) водневого електрода (рис. 9.1).

2
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Рисунок 9.1 – Схема водневого електроду
1 – подача газоподібного водню; 2 – платинована платина;
3 – 0,1 н розчин H2SO4; 4 – вихід водню

Він являє собою електрод з платинованої платини (це платинова платівка, покрита дрібнодисперсною платиною – «платиновим чернем» – з метою збільшення поверхні платини), занурений в 1 н розчин H2SO4 (або 1,25 М НСl). Через розчин пропускають водень під тиском 101,3 кПа при кімнатній температурі (тобто при стандартних або «нормальних» умовах, чому цей електрод і називається стандартним і нормальним).
Платина не бере участі в електрохімічній реакції, а служить лише переносником електронів. На платиновому електроді протікає реакція:

2Н+ + 2ē ⇌ Н2                                           (9.23)

і виникає потенціал окисно-відновної пари 2Н+/Н2, який умовно (за згодою) прийнято за нуль вольт за будь-якої температури і який в умовах експерименту зберігає свій потенціал постійним, але в залежності від другої напівреакції у вимірювальному осередку він може бути або катодом, або анодом.
По відношенню до цього електрода вимірюють потенціали інших редокс-пар. Фактично в електрохімічній комірці вимірюють різницю потенціалів між індикаторним і стандартним водневим електродами. Окисно-відновна пара може складатися з форм, які знаходяться в одному агрегатному стані, наприклад рідкому (у розчині) – Fe3+/Fe2+, або в різних, наприклад, рідкому і твердому – Zn2+/Zn0. Залежно від цього визначення стандартного ОВ потенціалу різних пар дещо відрізняється через різну техніку його вимірювання.
Стандартний (нормальний) окисно-відновний потенціал редокс-пар Е0, які містять метал (електронейтральний), – це різниця потенціалів, які виникають між металом, зануреним у розчин своєї солі (з активністю іона металу у розчині 1 моль/л) і стандартним водневим електродом при 25С.
Стандартний потенціал редокс-системи використовують в якості об'єктивної характеристики окисно-відновних властивостей сполук. Чим більше позитивне значення стандартного потенціалу, тим сильніше окиснювач. У той же час відновлені форми сильних окиснювачів мають слабо виражені відновні властивості і, навпаки, окислені форми сильних відновників мають слабкі окислювальні властивості. Таким чином, окисно-відновні реакції протікають між більш сильнішими окисником і відновником в бік утворення більш слабких.
Порівняння величин стандартних потенціалів може бути використано для передбачення напрямку окисно-відновної реакції. Однак слід враховувати, що стандартні потенціали можуть значно відрізнятися від реальних і напрямок реакції може змінюватися.
Для визначення потенціалу, наприклад, пари  складають гальванічний елемент:

(–) Zn | ZnSO4 || H2SO4 | (Н2)Pt (+).                            (9.24)

На його катоді протікає процес відновлення:

К(+): 2Н+ + 2ē  Н20,                                       (9.25)

а на аноді – процес окислення:

А(–): Zn0  Zn2+ + 2ē.                                       (9.26)

За значенням і при порівнянні Е0 редокс-пар можна визначити принципову можливість проходження окисно-відновної реакції. Наприклад, порівняння значень Е0 при взаємодії пар

	
	(9.27)



та

	
	(9.28)



показує, що окиснювачем всюди буде форма Cu2+, а відновником – Fe0, так як потенціал другої системи більше потенціалу першої системи:

Cu2+ + Fe  Fe2+ + Cu.                                        (9.29)

Напрямок проходження реакції залежить від значення електрорушійної сили (ЕРС):

	
	(9.30)



Якщо ЕРС > 0, то протікає пряма реакція, якщо ЕРС < 0 – то зворотна, а якщо ЕРС = 0 – то система знаходиться в рівновазі.
В разі

	
	(9.31)



та

	
	(9.32)



отримаємо наступний результат:

ЕРС = +0,34 – (–0,44) = +0,78 В,                                 (9.33)

який підтверджує напрямок реакції, що відповідає рівнянню (9.29).
Друге правило, яке випливає із порівняння окисно-відновних потенціалів: чим більше ЕРС, тим енергійніше протікає взаємодія.
Стандартний окисно-відновний потенціал визначають при активностях всіх компонентів, який дорівнює 1 моль/дм3 для кожного. При інших значеннях активностей потенціали необхідно розраховувати за рівнянням Нернста:

	
	(9.34)



Окрім вже відомих нам стандартного потенціалу Е0 та активностей окисленої aOx та відновленої aRed форм, у цьому рівнянні фігурують: універсальна газова постійна R, абсолютна температура T, число Фарадея F та кількість електронів n, які беруть участь у електродній реакції.
Для зручності розрахунків замінимо натуральний логарифм десятковим, для чого додамо у формулу множник 2,303:

	
	(9.35)



та об'єднаємо константи:

	
	(9.36)



то отримаємо такий вираз:

	
	(9.37)



Зрозуміло, що при аОх = аRed вираз а тоді Е = Е0.
У тому випадку, якщо одна з форм знаходиться в твердій фазі (9.38) або газоподібній (9.39), то в рівняння Нернста підставляють тільки значення активності тієї форми, яка знаходиться в рідкій фазі:

	
	(9.38)



	
	(9.39)



Якщо при переході однієї форми в іншу приймають участь молекули води з іонами від її дисоціації, то активність цих іонів теж вводять у рівняння Нернста відповідно до іонно-електронного рівняння окислення або відновлення:

MnO4– + 8H+ + 5ē = Mn2+ + 4H2O.                             (9.40)

	
	(9.41)



SnO32– + H2O + 2 ē =SnO22– + 2OH–.                            (9.42)

	
	(9.43)



Слід враховувати, що чим більший стандартний потенціал редокс-пари, тим сильнішими будуть окислювальні здібності її окисленої форми і тим слабшим відновником буде відновлена форма. Якщо в окисно-відновній реакції беру участь дві редокс-пари, то сильніший окиснювач отримує електрони від сильнішого відновника, а в результаті реакції утворюються більш слабкі окиснювач та відновник.


9.2.2 Формальний потенціал


Значення стандартних потенціалів Е0 редокс-напівреакцій наводяться в довідниках. Ці значення отримані, коли активності всіх учасників напівреакції рівні 1 М, але цей потенціал залежить від складу розчину. Наприклад, для напівреакції

	Fe3+ + ē → Fe2+
	
	(9.44)



але його можна змінити, якщо додати в розчин який-небудь реагент, здатний утворювати з катіоном Fe3+ комплексну сполуку, або змінити рН розчину, в результаті чого утворюватимуться гідроксокомплекси заліза різного складу. У таких випадках відбудеться зміна потенціалу, яка буде зумовлена тим, що в нових умовах в результаті утворення різних комплексів змінюватиметься і рівноважна концентрація катіонів [Fe3+].
Якщо склад розчину, що утворився, буде відомий, то можна буде записати рівняння нової напівреакції за участю всіх частинок, що утворилися та розрахувати величину Е0 для неї. Але часто склад нового комплексу буває невідомим, і в таких випадках можна використовувати формальний потенціал, який позначають Е0' – це потенціал напівреакції при загальних концентраціях окисленої та відновленої форм, які дорівнюють 1 М, та відомих концентраціях інших учасників напівреакції.
Для розрахунків можна буде використовувати рівняння Нернста, підставляючи в нього величину формального потенціалу замість стандартного.


9.3 Окисно-відновна реакція та константа її рівноваги


У багатьох випадках необхідно знати не тільки напрямок окисно-відновної реакції, але і наскільки повно вона протікає. Так в кількісному аналізі використовують ті реакції, які практично протікають на 100% (або наближаються до цього).
Ступінь та повнота протікання окисно-відновної реакції

k Ох1 + l Red2 = k Red1 + l Ох2                             (9.45)

визначається константою рівноваги, яка пов’язана з процесом відновлення:

	k Ох1 + nē = k Red1;
	
	(9.46)



та окиснення:

	l Red2 + nē = l Ох2;
	
	(9.47)



При рівновазі ЕOx = ЕRed отримуємо:

	
	(9.48)



а після розділення потенціалів та активностей:

	
	(9.49)



Як відомо, співвідношення активності є константою:

	
	(9.50)



тоді:

	
	(9.51)



тому:

	
	(9.52)



звідси:

	
	(9.53)



де: n – загальне число електронів, що приймають участь в окисно-відновній реакції.
Реакції, які проходять повністю (за умови зв'язування 99,99% початкових речовин), повинні мати константу більше 108, тобто:

	
	(9.54)



А це означає, що при n = 1: Е0  + 0,4 В; а при n = 2: Е0  + 0,2 В.
З рівняння (9.54) випливає, що чим більше

	
	(9.55)



тим більше константа рівноваги та тим повніше буде перебіг реакції зліва направо.
Однак велике значення константи рівноваги ще не свідчить про високу швидкість протікання процесу. На швидкість протікання реакції впливають такі фактори, як механізм реакції, концентрація реагентів, температура розчину, наявність каталізаторів або інгібіторів.
Швидкість реакції зростає при збільшенні концентрації реагентів, а також при підвищенні температури. Зазвичай збільшення температури на 10° призводить до прискорення реакції в 2 – 4 рази. Так, наприклад, взаємодія перманганату калію з розчином щавлевої кислоти йде повільно і для її прискорення розчин підігрівають.
Крім того, ця реакція відноситься до автокаталітичних (каталізатором є один з продуктів реакції – катіони Mn2+).
У ряді випадків мають місце так звані зв'язані або індуковані окисно-відновні реакції: наприклад, при окисленні перманганатом калію іонів Fe2+ в розчині, підкисленим соляною кислотою, частина перманганату калію витрачається на окислення хлориду:

2MnO4– + 10Cl– + 16H+  2Mn2+ + 5Cl2 + 8H2O.              (9.56)

За відсутності іонів Fe2+ ця реакція не протікає, хоча різниця стандартних потенціалів дозволяє її протікання. Для запобігання побічної реакції вказаний процес проводять в розчинах, що підкисляють сірчаною кислотою.


9.4 Вплив деяких факторів на величину окисно-відновного потенціалу


На величину реального потенціалу впливають такі фактори, як протолітичні рівноваги, концентрації реагентів, рівноваги комплексоутворення, утворення і розчинення осадів і ін.
Слід зазначити, що рН середовища впливає на реальний потенціал не тільки в тих випадках, коли концентрації іонів Н3О+ і ОН– входять в рівняння Нернста, але також іноді в випадках їх відсутності в цьому рівнянні. Це може бути пов'язано зі зміною форми існування іонів в розчині (вплив на гидролитичні і інші рівноважні процеси).
Як зазначалося, потенціал редокс-пари  залежить від концентрації катіонів гідроксонію (зазначена величина може змінюватися від 1,51 В до 1,9 В), у зв'язку з чим цю властивість використовують для фракціонного окислення галогенід-аніонів до вільних галогенів.
Так при рН від 5 до 6 перманганат окисляє лише йодиди (, при рН 3 окислюються броміди ( і тільки при значно більш високій кислотності окислюються хлориди (.


9.4.1 Зміна іонної сили розчину


Зміна іонного складу розчину викликає зміну його іонної сили та коефіцієнтів активності іонів. Заряд іона окисленої форми зазвичай відрізняється від заряду відновленої форми, тому їх активності змінюються по-різному. Якщо при цьому відношення активностей у формулі Нернста збільшується, то редокс-потенціал збільшується і навпаки.
Вплив іонної сили розчину враховують, застосовуючи формальні потенціали:

	

	(9.57)



де: Е0,ф – формальний потенціал, який включає вираз, що містить відношення коефіцієнтів активності.
Це відношення (9.57) є постійним при І = const. Тому наступні розрахунки можна вести таким чином:

	
	(9.58)



Для приблизних розрахунків часто застосовують формулу:

	
	(9.59)


тобто замість формального потенціалу беруть нормальний стандартний ОВ потенціал.


9.4.2 Вплив концентрацій компонентів редокс-пари


З рівняння Нернста видно, що Е = f(COx, CRed). Збільшення COx і зменшення CRed призводить до збільшення потенціалу і навпаки. Якщо концентрація окисленої форми в 100 разів більше концентрації відновленої, то потенціал перевищує реальний стандартний потенціал на величину:

	
	(9.60)



Так, зміна співвідношення концентрацій викликає відносно невелику зміну потенціалу. Тому можна сказати, що головну роль у визначенні потенціалу відіграє реальний стандартний потенціал, тобто хімічна природа компонентів редокс-пари.
9.4.3 Вплив рН розчину


У більшості випадків у водних розчинах в редокс-переходах беруть участь катіони H+ або аніони OH–. При цьому катіони H+ беруть участь в процесах відновлення окисленої форми:

Ox + kН+ + nē = Red + k/2 Н2О,                                (9.61)

а гідроксид-іони – в процесах окислення відновленої форми:

Ox + k/2 Н2О + nē = Red + kОН–.                           (9.62)

В обох випадках при врахуванні впливу рН розчину зручно користуватися формальними потенціалами:

	
	(9.63)



де Е0' – формальний потенціал:

	
	(9.64)



Чим нижче рН розчину, тим вище формальний потенціал, тобто тим більше окислювальна здатність окисленої форми. Значення потенціалу редокс-пари в цих умовах залежить від співвідношення концентрацій обох її форм:

	
	(9.65)



Існує таке правило для створення реакційного середовища, необхідного для оптимального перебігу процесу: якщо в результаті окисно-відновної реакції накопичуються катіони H+– або аніони ОН–, то необхідно створити середовище, яке володіє протилежними властивостями (лужну або кислу відповідно).
Крім того, для реакції потрібно брати компоненти (окиснювач і відновник), які реагують в однаковому середовищі. В іншому випадку може мати місце гальмування процесу.
Якщо в редокс-переході беруть участь гідроксид-іони, то маємо:

	Кв = [H+][OH–],
[OH–] = Кв/[H+],

	(9.66)



і тоді:

	
	(9.67)



Визначимо вираз для формального потенціалу:

	
	(9.68)



І, як і в попередньому випадку:

	
	(9.69)




9.4.4 Вплив реакцій осадження


Конкурентна реакція осадження може сильно вплинути на величину потенціалу внаслідок різкого зменшення концентрації однієї з форм редокс-пари. Вплив конкурентних реакцій осадження враховують за допомогою  осадів.
Для рівноваги осадження – розчинення:

	Ox + Pr = осад;
	 = [Ox][Pr],
	(9.70)



де: Pr (лат.: precipitator) – осаджувач.
Тоді:

	
	(9.71)



Одночасно:

	Ox + ne = Red;
	
	(9.72)



Тоді:

	
	(9.73)

	
	



де:

	
	(9.74)



І в кінцевому підсумку:

	
	(9.75)




9.4.5 Вплив комплексоутворення


Цей вплив дуже істотний. Наприклад, в разі титрування іонів Fe2+ біхроматом додавання Н3РО4 дозволяє пов'язувати окислену форму Fe3+ в комплекс, внаслідок чого дуже збільшується величина стрибка титрування.
Якщо пов'язати в комплекс один з іонів спряженої редокс-пари, її потенціал зміниться за рахунок зниження рівноважної концентрації цього іона. Наприклад, для пари Fe3+/Fe2+ Е0 = 0,771 В. У розчині HCl катіони Fe3+ утворюють хлоридні комплекси, внаслідок чого знижується рівноважна концентрація [Fe3+] та потенціал напівреакції зменшується. У 1 М розчині HCl формальний потенціал цієї редокс-пари дорівнює 0,70 В. Припустимо, що утворюється комплекс  тоді напівреакцію слід записати таким чином:

	
	(9.76)



При постійній рівноважній концентрації [HCl] = 1 М вираз потенціалу матиме вигляд:

	
	(9.77)



При зв'язуванні Fe3+ у комплекс, ця форма стабілізується – її стає важче відновити. Тому потенціал зменшиться. Якщо у комплекс зв'язати Fe2+, спостерігатиметься зворотна ситуація.


9.5 Застосування редокс- реакцій в аналітичній хімії


Редокс-реакції широко використовуються як у якісному, так і у кількісному аналізі. У якісному аналізі вони використовуються для:
1. Переведення сполук з нижчих ступенів окислення до вищих і навпаки:
а) Fe2+ → Fe3+,
б) АsV → AsIII.
2. Для виявлення іонів, які дають характерні реакції з окислювачем або відновником:

AsО33– + 9H+ + 3Mg → AsН3↑ + 3Mg2+ + 3H2O;              (9.78)
AsН3 + 6Ag+ + 3H2O → 6Ag↓ + H3AsО3 + 6H+.              (9.79)

3. Для відділення іонів, які окислюються або відновлюються з утворенням малорозчинних сполук.

Mn2+ + Br2 + 4OH– → MnО2↓ + 2Br– + 3H2O.               (9.80)

Так реакції окислення використовуються для переведення сполук Sn(II), As(III), Cr(III) у сполуки з вищими ступенями окислення.
Редокс-реакції широко використовують не тільки в якісному аналізі катіонів, а й також в аналізі аніонів. Так, в ході аналізу на аніони виконують проби на аніони-окисники (Cr2O72–, AsO43–, NO3–) в кислому середовищі дією розчину KI в присутності хлороформу. При цьому утворюється вільний йод, який забарвлює шар хлороформу в характерний червоно-фіолетовий колір.
Крім того, проводять проби на аніони-відновники (C2O42–, S2O32–, S2–, SO32–, I–, NO2–). Така проба заснована на знебарвленні розчину йоду в слабокислому середовищі, а пробу на аніони AsO33– проводять за таким же принципом, але тільки в слаболужному середовищі.
На редокс-реакціях заснована проба з концентрованою H2SO4 для визначення аніонів: Cl–, Br–, I–, NO3–, SO32–, S2O32– та ін., при цьому виділяються відповідні газоподібні речовини: Cl2, Br2, I2, CO2, SO2, або утворюються інши продукти).
Для виявлення таких аніонів-відновників, як SO32–, C2O42– і NO2– використовують реакції, в результаті яких знебарвлюються розчини KMnO4.
4. У кількісному аналізі використовується окисно-відновне титрування (метод редокс-метрії) і деякі електрохімічні методи.
Методи редокс-метрії класифікуються за назвою титранта:
– перманганатометрія – титрант перманганат калію KMnO4;
– іодометрія – титранти тіосульфат натрію Na2S2O3 та йод I2;
– дихроматометрія – титрант дихромат калію K2Cr2O7;
– броматометрія – титрант бромат калію KBrO3 і так далі.
Значення електродних потенціалів дозволяють судити про можливість перебігу даної реакції, але вони нічого не говорять про швидкість її перебігу. Якщо реакція оборотна (швидкість перенесення електронів досить висока), вона протікатиме зі швидкістю, достатньою для титриметрії. Але якщо швидкість перенесення електронів мала, реакція протікатиме настільки повільно, що для встановлення рівноваги знадобиться занадто багато часу. Такі реакції називаються незворотними. Редокс-реакції є, як правило, багатостадійними процесами, і швидкість реакції, як відомо, визначається швидкістю найповільнішої стадії. А в титриметрії доцільно використовувати такі реакції, які протікають досить швидко. Необоротне відновлення незворотних окиснювачів або окислення деяких відновників можна прискорити за допомогою підвищення температури, наприклад, титрування щавлевої кислоти перманганатом: 

5C2O42–  + 2MnO4– + 16H+ = 2Mn2+ + 10CO2 + 8H2O.        (9. 81)

Другий спосіб прискорення повільних реакцій – використання відповідного каталізатора, як, наприклад, окислення миш'яку(III) церієм(IV):

As2O3 + 4Ce(SO4)2 + 5H2O → 2Ce2(SO4)3 + 2H3AsO4 + 2H2SO4    (9,82)

у присутності слідових кількостей сполук Os, Ru або аніонів I–.
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