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1. КОНСТАНТЫ РАВНОВЕСИЙ В РАСТВОРАХ
В основе многих методов качественного обнаружения и количественного определения лежат химические реакции. В зависимости от условий состояние равновесия реакции характеризуется термодинамической, реальной или условной константой.

Термодинамическая константа

В большинстве случаев химические реакции обратимы. Для их количественного описания можно воспользоваться законом действующих масс. Состояние равновесия обратимой химической реакции

аА + bB ↔ cС + dD





(1-1)

при постоянных температуре и давлении характеризуется константой равновесия

[image: image280.png]SO

Ky = == (a1 OpranuvecKux KUCJoT)

Ka

Ko = K] (ans KOMILJIEKCOB)





Здесь К° – термодинамическая константа равновесия; аА, аВ, аС и аD – активности исходных веществ А и В и продуктов реакции С и D.

Величина константы равновесия позволяет определить направление реакции и оценить глубину ее протекания. Термодинамические константы равновесия для различных типов химических реакций можно найти в специальных справочниках, а также в большинстве учебников по аналитической химии. Применительно к конкретной химической реакции константа равновесия имеет специальное название, например, константа равновесия реакции комплексообразования называется константой устойчивости, а константа равновесия реакции осаждения – растворения называется произведением растворимости. Выражение для константы равновесия также зависит от типа химической реакции.

Термодинамические (табличные) константы равновесия пригодны для расчетов (например, для вычисления рН раствора или растворимости осадка) при условии, что поведение исходных веществ и продуктов реакции существенно не осложняется электростатическими или конкурирующими химическими взаимодействиями с посторонними ионами. Иначе говоря, эти константы пригодны для расчетов равновесий в идеальных системах.

Концентрационная константа

При расчетах равновесий в реальных системах необходимо учитывать присутствие посторонних веществ и их влияние на поведение исходных веществ и продуктов изучаемой реакции. Это влияние может выразиться и в электростатическом взаимодействии ионов, и в химическом взаимодействии с образованием малодиссоциированных или малорастворимых продуктов. В обоих случаях наблюдается сдвиг равновесия изучаемой реакции. Концентрационная константа выражается через общие концентрации, а не активности исходных веществ и продуктов реакции. В том случае, когда посторонние вещества не вступают в конкурирующие химические реакции, концентрационную константу можно выразить через равновесные концентрации. Для удобства изучения часто концентрационную константу, выраженную через равновесные концентрации, называют реальной константой, а концентрационную константу, выраженную через общие концентрации, – условной константой.

Реальная константа.
Состояние равновесия характеризуется реальной (концентрационной) константой
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если отличия от идеальности обусловлены только электростатическими взаимодействиями А, В, С и D с посторонними ионами.

Активность и равновесная концентрация любого иона функционально связаны между собой простым соотношением. Например, для иона А



aA = γA[A]
Коэффициент пропорциональности γ, называемый коэффициентом активности, характеризует степень отклонения системы от идеальной из-за электростатических взаимодействий ионов, участвующих в изучаемой реакции, с посторонними (или собственными, если их концентрация высока) ионами. В идеальной системе aA = [А] и коэффициент активности равен единице. Это означает, что электростатические взаимодействия отсутствуют.

Величина коэффициента активности зависит от заряда и ионной силы, создаваемой всеми ионами в растворе:
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(1-2)
Здесь I –  ионная сила; [i] – равновесная концентрация иона; zi — его заряд.

Коэффициенты активности индивидуальных ионов можно теоретически оценить по формулам Дебая - Хюккеля
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если I < 0.01


(1-3)
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если I < 0.1



(1-4)

Здесь А и В – константы, зависящие от температуры и диэлектрической проницаемости растворителя (для воды при 20°С А = 0.5 и B = 0.3); а – расстояние максимального сближения ионов; эти величины обычно приводятся в справочных таблицах. Поскольку колебания в значениях а не слишком сказываются на конечном результате, рекомендуется брать постоянное значение a = 3 А. Следовательно,
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(1-5)
Коэффициент активности индивидуального иона нельзя измерить экспериментально, так как нельзя получить раствор, содержащий только положительные или только отрицательные ионы.
Для электролита AmBn экспериментально можно определить лишь средний коэффициент активности, который связан с коэффициентами активности индивидуальных ионов γA и γB соотношениями:

для бинарного электролита
АВ
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для электролита типа

AmBn
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Средний коэффициент активности можно рассчитать и теоретически, используя формулы Дебая - Хюккеля
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если I < 0.01
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если I < 0.1
Здесь а, А и В имеют те же значения, что и в формулах (1-3) и (1-4), поэтому
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(1-6)

При низких ионных силах (I < 0.1) величины средних коэффициентов активности, рассчитанные по формулам Дебая - Хюккеля и найденные экспериментально, удовлетворительно совпадают. Это говорит о правомочности использования в этих условиях формул (1-3) - (1-4) для расчета величин γ± и активности электролитов. Эти же формулы используются и для расчета коэффициентов активности индивидуальных ионов, хотя правильность таких расчетов нельзя проверить экспериментально.

Для более точного расчета коэффициентов активности предложено вводить в формулы Дебая - Хюккеля дополнительные члены. Например, уравнение Дэвиса позволяет вычислить коэффициенты активности электролитов и индивидуальных ионов для ионных сил 0.2 - 0.5 с погрешностью, не превышающей 10%. Уравнение Дэвиса для коэффициента активности индивидуального иона имеет вид:
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(1-7)
а для среднего коэффициента активности электролита АmВn:
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Величины коэффициентов активности индивидуальных ионов при различных ионных силах и средние коэффициенты активности для растворов электролитов разной концентрации, рассчитанные по формулам Дебая - Хюккеля, приводятся в справочниках.

Зная коэффициенты активности, можно оценить активность иона или электролита в растворе. Для облегчения расчетов можно пользоваться следующими допущениями:

1. Коэффициенты активности ионов одинакового заряда независимо от радиуса ионов примерно равны. Поэтому в справочниках иногда приводятся усредненные величины коэффициентов активности для одно-, двух-, трех- и четырех-зарядных ионов.

2. Коэффициенты активности нейтральных частиц в разбавленных растворах электролитов полагают равными единице.

3. Очень разбавленные растворы электролитов, например насыщенный раствор малорастворимого электролита, можно считать идеальными.

ПРИМЕР 1. Рассчитайте активности ионов калия и сульфата в 0.10 М растворе сульфата калия.
Решение. Рассчитываем ионную силу, создаваемую ионами калия и сульфата
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В справочнике находим, что при ионной силе 0.3
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Поэтому в 0.10 М растворе сульфата калия
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ПРИМЕР 2. Рассчитайте средний коэффициент активности для 0.10 М раствора гидроксида натрия и сравните его с экспериментально найденной величиной 0.764.
Решение. Рассчитываем ионную силу раствора:
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По формуле Дебая - Хюккеля (1-6) находим γ±:
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, т.е. γ± = 0,757

Как видно, в данном случае рассчитанное и экспериментально найденное значения среднего коэффициента активности близки; различие составляет 0.8%.

Часто при расчетах сложных равновесий коэффициенты активности принимают равными единице. Такое допущение оправдано по ряду причин. Во-первых, величины коэффициентов активности, найденные по формулам Дебая - Хюккеля, могут в этих случаях оказаться очень далекими от истинных. Во-вторых, влияние химических факторов на равновесие гораздо больше, чем электростатических сил, поэтому пренебрежение последними при расчетах сложных равновесий не вносит ощутимую погрешность в результаты.

Условная константа.

Если посторонние ионы способны вступать с А, В, С или D (см. реакцию 1-1) в конкурирующие реакции с образованием малодиссоциированных или малорастворимых соединений, то состояние равновесия в такой системе следует характеризовать условной константой
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Если наряду с реакцией

A + B ↔ C + D
протекают конкурирующие реакции

А + X ↔ АХ

АХ + Х ↔ АХ2 и т. д.

то в растворе кроме А присутствуют АХ, АХ2 и т.д.
Очевидно, что равновесная концентрация любой формы в зависимости от условий составляет ту или иную часть общей концентрации:

[А] = аАCА, [АХ] = аAXСА и т.д.

Коэффициент пропорциональности а называют a-коэффициентом (или молярной долей). Он характеризует глубину протекания конкурирующей реакции, например, между А и посторонним веществом, присутствующим в системе.

Поскольку aA = [A] / CA, то в отсутствие конкурирующей реакции аА = 1, в случае ее протекания аА < 1. Заметим, что иногда удобнее использовать величину 1/а, называемую коэффициентом конкурирующей реакции. Конкретное выражение а (или 1/а) зависит от типа конкурирующей реакции (см. примеры).

Расчет реальных и условных констант

Запишем соотношение между aA [А] и CA:

для идеальной системы

аА = [А] = CA, так как γА = 1и аА = 1

для реальной системы

аА = γА[А] = γАСА, если γА < 1 и аА = 1

аА = γА[А] = γАаАСА, если γА и аА < 1

Отсюда вытекают соотношения между термодинамической, реальной и условной константами равновесия
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Зная К° и умея оценить степень отклонения от идеальности (т.е. имея данные для расчета γ и а), можно рассчитать реальную константу, которая в отличие от К° зависит не только от р и Т, но и от I, а именно:
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или условную константу равновесия, которая зависит от р. Т, I и условий протекания конкурирующих реакций:
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ПРИМЕР 3. Термодинамическая константа кислотности азотистой кислоты равна 6.2·10-4. Рассчитайте реальную константу в растворе с ионной силой 0.01.

Решение. В таблицах находим значения коэффициентов активности ионов Н+ и NO2- при ионной силе 0.01: 
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. Коэффициент активности молекул азотистой кислоты равен единице.
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Отсюда
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За счет электростатических взаимодействий диссоциация азотистой кислоты усилилась, однако, как показывает следующий пример, электростатические взаимодействия между ионами не могут в заметной степени повлиять на состояние равновесия в системе.

ПРИМЕР 4. Как изменится рН 0.010 М раствора уксусной кислоты, если в него добавить хлорид калия до конечной концентрации 0.020 М?

Решение. Уксусная кислота слабая, поэтому в отсутствие постороннего электролита ионную силу можно принять равной нулю. Это дает право для вычисления рН воспользоваться термодинамической константой кислотности.
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Для расчета рН после добавления хлорида калия необходимо вычислить реальную константу кислотности уксусной кислоты
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Вычисляем ионную силу, создаваемую ионами калия и хлорида:
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При ионной силе 0.02 
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. Поэтому

К = 1,75·10-5 / 0,872 = 2,31·10-5
Следовательно,
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Итак, увеличение ионной силы от нуля до 0.020 вызвало изменение рН раствора уксусной кислоты всего на 0.06 единиц рН.

Замечание. В некоторых учебниках можно встретить следующие символы: КТ, КР, КУ вместо соответственно К0, К и К', f вместо γ и μ вместо I.
Общий подход к решению равновесий

Довольно часто возникает необходимость рассчитывать:

1) активность иона по известной равновесной концентрации и по активности - равновесную концентрацию иона;
2) равновесные концентрации ионов или молекул по известной общей (аналитической) концентрации и общую концентрацию вещества по заданной равновесной концентрации.

Для выполнения этих расчетов используют математический аппарат, основанный на уравнении Льюиса и Дебая - Хюккеля, условии материального баланса и электронейтральности.

Условие материального баланса.
Суть условия материального баланса состоит в том, что при протекании реакции в изолированной системе число атомов данного типа остается неизменным во времени.

ПРИМЕР 5. Напишите уравнение материального баланса для раствора щавелевой кислоты.

Решение. В результате диссоциации щавелевой кислоты в растворе существуют ионы НС2О4-, С2О42-, Н+ и молекулы H2C2O4. Общая концентрация щавелевой кислоты есть сумма равновесных концентраций всех частиц (ионов, молекул), содержащих атомы С и О (обозначим в этом случае концентрацию символом C(C2O4), или жt всех частиц, содержащих Н (CH). Тогда уравнение материального баланса можно записать так:
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(концентрация молекул Н2С2О4 удвоена, поскольку щавелевая кислота содержит два атома водорода).
Условие электронейтральности.
Условие электронейтральности означает, что в единице объема сумма положительных зарядов равна сумме отрицательных зарядов, т. е. в общем виде
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ПРИМЕР 6. Составьте уравнение электронейтральности для водного раствора нитрата калия.

Решение. В водном растворе нитрата калия имеются ионы К+ , NО3- и ионы Н3О+ и ОН-, образующиеся при диссоциации воды. Уравнение электронейтральности поэтому следует записать так:

[К+] + [Н3О+] = [NO3-] + [ОН-]
ПРИМЕР 7. Составьте уравнение электронейтральности для водного раствора хлорида бария.

Решение. Здесь следует учесть, что в растворе присутствуют одно- и двухзарядные ионы. Это приводит к необходимости удвоения концентрации двухзарядного иона для соблюдения баланса зарядов, поскольку при диссоциации хлорида бария хлорид-ионов образуется в два раза больше, чем ионов бария. Итак,

2[Ва2+] + [Н3О+] = [Cl-] + [ОН-]
ПРИМЕР 8. Рассчитайте равновесную концентрацию карбонат-иона в 1.25·10-3 М растворе угольной кислоты при рН 6.00.

Решение. Запишем уравнение материального баланса для раствора угольной кислоты:

C(CO3) = [Н2СО3] + [НСО3-] + [СО32-]

Выразим равновесные концентрации гидрокарбонат-иона и угольной кислоты через искомую концентрацию карбонат-иона, воспользовавшись для этого выражениями для констант кислотности угольной кислоты, и подставим в уравнение материального баланса
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Существует два способа решения задачи при установлении в растворе более чем одного равновесия.

Первый способ предполагает следующий ход решения: после написания всех возможных для данной системы химических реакций, уравнений материального баланса и электронейтральности устанавливают, соответствует ли число неизвестных величин в уравнениях числу независимых уравнений. Если да, то решение системы уравнений затруднений вызвать не должно. И противном случае однозначное решение получить невозможно. Надо сократить число неизвестных, сделав ряд допущений. После получения приближенного решения рекомендуется проверить правомочность сделанных допущений.

По второму способу следует выделить доминирующее равновесие и уравнение материального баланса составить только с учетом этого равновесия. Например, при вычислении рН раствора соляной кислоты нужно написать два уравнения:

НСl + Н2О ↔ Н3О+ + Cl-

2Н2О ↔ Н3О+ + ОН-
В не очень разбавленных растворах доминирует первое равновесие, поскольку диссоциацией воды можно пренебречь.

В данном пособии используется, как правило, второй способ.
Задачи

1. Рассчитайте средний коэффициент активности иодида натрия в 0.20 М растворе и сравните с экспериментальной величиной 0.751.

2. Рассчитайте средний коэффициент активности хлорида кальция в 0.01 М растворе и сравните с экспериментальной величиной 0.518.

3. Рассчитайте средний коэффициент активности хлорида алюминия в 0.10 М растворе и сравните с экспериментальной величиной 0.340.

4. Рассчитайте коэффициент активности хлорид-иона в 0.02 М растворе хлорида кальция и сравните с табличным значением.

5. Рассчитайте активность иона водорода в 0.010 М растворе соляной кислоты.

6. Рассчитайте активность иона водорода в 0.010 М растворе Рассчитайте равновесную концентрацию и активность ацетат-иона в 0.100 М растворе уксусной кислоты в присутствии 0.050 М хлорида натрия.

8. Рассчитайте реальную константу диссоциации уксусной кислоты в 0.100 М растворе хлорида калия.

9. Рассчитайте реальную константу диссоциации уксусной кислоты в 0.100 М растворе сульфата калия.

10. Рассчитайте реальную константу диссоциации щавелевой кислоты по первой ступени в присутствии 0.010 М хлорида калия.

11. Выведите формулу зависимости величины реальной константы диссоциации от ионной силы для:

а) одноосновной кислоты;

б) двухосновной кислоты.

12. Напишите уравнения электронейтральности для водных растворов:

а) сульфата калия;

б) хлорида кальция;

в) гидроксида кальция;

г) хлорида железа (III);

д) серной кислоты.

13. Напишите уравнения электронейтральности для:

а) разбавленного водного раствора соляной кислоты;

б) концентрированной соляной кислоты;

в) смеси водных растворов хлорида кальция и хлорида калия;

г) смеси водных растворов ацетата натрия и уксусной кислоты.

14. Рассчитайте равновесную концентрацию гидрокарбонат-иона в 0.10 М растворе карбоната аммония при рН 9.00.

15. Рассчитайте равновесную концентрацию сульфид-иона в 0.10 М растворе сульфида аммония при рН 7.00.

16. Рассчитайте общую концентрацию оксалата натрия, обеспечивающую равновесную концентрацию оксалат-иона 1.0·10-3 М при рН 4.00.

17. Рассчитайте общую концентрацию карбоната аммония, обеспечивающую при рН 5.00 равновесную концентрацию гидрокарбонат-иона 1.0·10-2 М.

18. При каком рН равновесная концентрация сульфид-иона в 0.100 М растворе сульфида аммония равна 0.010 М?

Контрольные вопросы

1. Что такое идеальная система? Назовите основные причины отклонения реальной системы от идеальной.

2. Напишите конкретное выражение и дайте названия и обозначения для констант равновесия: а) кислотно-основной реакции; б) реакции осаждения-растворения; в) реакции комплексообразования.

3. Что такое активность? Как связаны активность иона и его равновесная концентрация? Что такое ионная сила?

4. Что такое средний коэффициент активности электролита?

5. Что такое коэффициент активности индивидуального иона? Как он связан со средним коэффициентом активности электролита?

6. Запишите формулы Дебая - Хюккеля для расчета среднего коэффициента активности электролита в зависимости от ионной силы.

7. Запишите формулы Дебая - Хюккеля для расчета коэффициентов активности индивидуальных ионов в зависимости от ионной силы.

8. Как влияет заряд иона на величину коэффициента активности?

9. Какие допущения можно сделать при оценке коэффициентов активности индивидуальных ионов?

10. Что такое термодинамическая константа равновесия? Какие факторы влияют на ее величину?

11. Что такое реальная (концентрационная) константа равновесия? Какие факторы на нее влияют?

12. Как связаны термодинамическая и реальная константы равновесия?

13. Что такое условная константа равновесия? Какие факторы влияют на ее величину?

14. Как связаны термодинамическая и условная константы равновесия?

15. Как связаны реальная и условная константы равновесия?

16. Как связаны равновесная и общая концентрации?

17. Что такое а-коэффициент (молярная доля)? Что он характеризует? Какие факторы влияют на его величину?

18. Назовите возможные типы конкурирующих реакций, если основной реакцией является: а) кислотно-основная; б) осаждения - растворения; в) окисления - восстановления; г) комплексообразования.

19. Что такое коэффициент конкурирующей реакции? Что он характеризует? От чего зависит его конкретное выражение?

20. Как рассчитать коэффициент для конкурирующей реакции комплексообразования, кислотно-основной реакции?

21. Как рассчитать равновесные концентрации компонентов системы в заданных условиях?

22. В чем суть условия материального баланса? Сформулируйте принцип решения уравнения материального баланса.

23. В чем суть условия электронейтральности?
2. КИСЛОТНО-ОСНОВНЫЕ РЕАКЦИИ

Кислотно-основные реакции играют важную роль в различных областях химии. Направление и глубина протекания многих реакции, используемых в аналитической химии, зависит от величины рН. Наибольшее признание из всех известных теорий кислот и оснований получила протолитическая теория Брёнстеда и Лоури.

Основные положения теории кислот и оснований

Кислотно-основные реакции осуществляются за счет переноса протона от кислоты к основанию. Иначе говоря, кислота является донором, а основание акцептором протонов. Существуют также вещества, способные как отдавать, так и принимать протоны; они называются амфолитами. Кислотами могут быть молекулы (НС1, HCN), катионы (NH4+, Al(H2O)63+), анионы (НСО3-, Н2РО4-). Основания также могут быть нейтральными (NH3, (СН2)6N4, C5H5N), положительно заряженными (Аl(H2O)5ОН2+) и отрицательно заряженными (НРО42-, Н2РО4-, HS-). Амфолитами могут быть и заряженные (НРО42-, Н2РО4-, А1(Н2О)5ОН2+) и нейтральные (Н2О, NH3, C5H5OH, СН3СООН) частицы.

Вследствие малого размера протон обладает высокой поляризующей способностью и не может существовать в растворах в свободном виде. Поэтому реакцию диссоциации кислоты НА следует записывать так:

НА + SH ↔ SH2+ + А-
Здесь SH - растворитель, проявляющий свойства основания (акцептор протонов).

Аналогично можно записать и реакцию диссоциации основания В:

В + SH ↔ ВН+ + S-

Здесь растворитель проявляет свойства донора протонов, т. е. кислоты.

Диссоциация заряженной кислоты, например NH4^, описывается уравнением

NH4+ + SH ↔ NH3 + SH2+
Аналогично для заряженного основания, например СН3СОО-, следует записать

СН3СОО- + SH ↔ СН3СООН + S-
Нетрудно видеть, что если растворителем является вода, то эти реакции

СН3СОО- + Н2О ↔ СН3СООН + ОН-
в рамках теории Аррениуса называются реакциями гидролиза. Следовательно, гидролиз есть частный случай кислотно-основного равновесия и представляет собой реакцию диссоциации заряженных кислот и оснований в воде. Константу взаимодействия кислоты НА с растворителем

SH
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называют константой диссоциации кислоты НА (константой кислотности). В достаточно разбавленных растворах a(SH2+) - постоянная величина и практически не отличается от активности чистого растворителя, поэтому она включается в величину константы равновесия.

Аналогично константу равновесия реакции взаимодействия основания В с растворителем SH
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называют константой диссоциации основания (константой основности).

Легко видеть, что KaHA,SH и КbB,SH являются произведением двух гипотетических констант – «собственной» константы диссоциации кислоты НА (или основания В) и константы диссоциации растворителя SH по основному или кислотному типу соответственно:



KaHA,SH = KaHAKbSH


КbB,SH = KbBKaSH
Совершенно очевидно, что сила кислоты или основания в значительной степени зависит от кислотно-основных свойств растворителя. Чем более сильным основанием является растворитель, тем в большей степени диссоциируют в нем кислоты и тем в меньшей степени - основания. Наоборот, растворители с ярко выраженными кислотными свойствами усиливают диссоциацию оснований и подавляют диссоциацию кислот. Если при этом по «собственной» силе рассматриваемые кислоты (или основания) не слишком различаются, то растворитель с достаточно выраженными кислотными свойствами (протогенный) нивелирует эти различия у этих растворенных в нем оснований, но отчетливо дифференцирует кислоты. Наоборот, растворитель с хорошо выраженными основными свойствами (протофильный) нивелирует силу таких кислот и дифференцирует основания. В любом растворителе самой сильной кислотой является сольватированный протон - ион лиония, а самым сильным основанием - ион лиата. Так, в водном растворе самой сильной кислотой является ион гидроксония Н3О+ (Н9О4+), а самым сильным основанием - гидроксид-ион ОН-. В жидком аммиаке самая сильная кислота - ион аммония NH4+, а самое сильное основание -амид-ион NH2-.

Большинство растворителей способно проявлять и кислотные, и основные свойства, т. е. являются амфотерными (амфииротными). К ним относятся вода, низшие спирты, жидкий аммиак, безводные муравьиная и уксусная кислоты и т. п. Для амфотерных растворителей характерна реакция автопротолиза

SH + SH ↔ SH2+ + S-
константа равновесия которой
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называется константой автопротолиза.

Несложно вывести очень полезное для расчетов уравнение, связывающее константу диссоциации кислоты НА, константу диссоциации сопряженного основания и константу автопротолиза растворителя SH:





[image: image38.wmf]
[image: image39.wmf]b

SH

A

a

SH

HA

SH

K

K

K

,

,

-

=







(2-1)

Это уравнение дает возможность, располагая одной из констант сопряженной кислотно-основной пары, которая есть в справочных таблицах, рассчитать другую, которой в справочниках может и не быть.

Надо помнить, что в таблицах значения КaHА и КbB даются применительно к определенному растворителю. Если индекс у константы опущен, то следует понимать, что растворителем является вода.

ПРИМЕР 1. Чему равна константа кислотности иона аммония?

Решение. Реакцию диссоциации кислоты NH4+ в воде

NH4+ + Н2О ↔ Н3О+ + NH3
характеризует
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Значения Kw и Кb(NH3) равны 1.0·10-14 и 1.76·10-5 соответственно.
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ПРИМЕР 2. Чему равна константа основности гидрокарбонат-иона?

Решение. Согласно уравнению реакции диссоциации

HCO3- + Н2О ↔ Н2СО3 + ОН-
сопряженной кислотой для иона НСО3- является угольная кислота. Поэтому по формуле (2-1):
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Диэлектрическая проницаемость растворителя также влияет на величину константы диссоциации кислоты и основания. Поскольку работа по разделению зарядов обратно пропорциональна диэлектрической проницаемости, то в полярных растворителях термины «диссоциация» и «ионизация» равнозначны. Это означает, что в растворителях с высокой диэлектрической проницаемостью (например, в воде) диссоциация проходит практически нацело и стадию образования ионной пары SH2+A- или BH+S- согласно уравнениям

НА + SH ↔ SH2+A- ↔ SH2+ + A-
или

В + SH ↔ BH+S- ↔ ВН+ + S-
можно не рассматривать. В растворителях с малой диэлектрической проницаемостью реакцией образования ионных пар пренебречь нельзя, и суммарная константа диссоциации является функцией константы ионизации (для стадии образования ионной пары) и константы диссоциации образовавшейся ионной пары. Поэтому с понижением диэлектрической проницаемости растворителя сила кислоты или основания уменьшается.

В меньшей степени диэлектрическая проницаемость сказывается на величинах констант диссоциации заряженных кислот и оснований. Это связано с тем, что не нужно совершать работу по разделению зарядов:

NH4+ + SH ↔ NH3SH2+ ↔ NH3 + SH2+
или
СН3СОО- + SH ↔ CH3COOHS- ↔ СН3СООН + S-
Расчет рН растворов кислот и оснований

Кислотно-основные реакции - частный случай равновесия в гомогенной системе, поэтому расчеты равновесных концентраций компонентов реакции основаны на использовании закона действующих масс и условия материального баланса.

При вычислении рН следует помнить, что характеристика логарифма не является значащей цифрой и указывает лишь на порядок логарифмируемого числа; количество значащих цифр мантиссы должно быть равно количеству цифр исходного числа. Например, для раствора, содержащего 3.5·10-2 М ионов водорода, рН = - lg 3.5·10-2 = 1.46.

Обычно значение рН округляют не менее чем до второго знака после запятой. Большей точности в большинстве случаев нельзя достигнуть, поскольку величины констант диссоциации кислот и оснований, как правило, имеют погрешность во втором знаке после запятой. Поэтому для раствора, содержащего 5.34·10-6 М ионов водорода, рН = - Ig5.34·10-6 = 5.27 (а не 5.272).

Расчет рН растворов сильных кислот и оснований.

Запишем реакцию диссоциации сильной кислоты

НА + SH ↔ SH2+ + А-
Для того, чтобы расчетные формулы не были громоздкими, будем везде (кроме уравнений реакций) вместо SH2+ (или Н3О+ в водных растворах) писать Н+, помня, что в растворе протон существует в сольватированном состоянии. Здесь и в дальнейших расчетах для простоты полагаем коэффициенты активности равными единице. Поэтому в растворе сильной кислоты

а(Н+) ≈ [Н+] = СНА и рН = -lgCHA 



(2-2)

ПРИМЕР 3. Рассчитайте рН 0.001 М раствора соляной кислоты.

Решение. Для раствора сильной кислоты

[Н+] = СНА = 0.001М

рН = 3.00

По аналогии с раствором сильной кислоты для раствора сильного основания В
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(2-3)

ПРИМЕР 4. Рассчитайте рН 0.001 М раствора гидроксида натрия.

Решение. Поскольку имеем раствор сильного основания, то

[ОН-] = СNaOH = 0.001 М
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Подобные расчеты можно проводить лишь в том случае, если в растворе нет других источников протонов или ими можно пренебречь. Так, в достаточно концентрированных растворах кислот (с > 1·10-5 М) протонами, образующимися при диссоциации воды, можно пренебречь, в менее же концентрированных растворах диссоциацию воды следует учитывать.

При вычислении рН диссоциацию растворителя учитывают с помощью уравнения электронейтральности.

ПРИМЕР 5. Рассчитайте рН 1.0·10-8 М раствора соляной кислоты.

Решение. Запишем уравнение электронейтральности

[Н+] = [Сl-] + [ОН-]

где концентрация протонов Н+ - это сумма протонов, образующихся при диссоциации соляной кислоты и при диссоциации воды, что и выражается первым и вторым слагаемым в правой части.

Соляная кислота - сильная кислота, поэтому [С1-] = CHCl
Kw = [H+][OH-] = [H+][H+ - CHCl]

[H+]2 – CHCl[H+] – Kw = 0

[H+]2 – 1.0·10-8[H+] – 1.0·10-14 = 0
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Без учета диссоциации воды получили бы ошибочный результат рН = 8.00.

Расчет рН растворов слабых кислот.
Если степень диссоциации кислоты мала (h < 5%), то можно полагать, что равновесная концентрация недиссоциированнои кислоты равна ее общей концентрации. Тогда
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(2-4)

Если h > 5%, необходимо учитывать, что [НА] ≠ СНА и поэтому
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(2-5)

ПРИМЕР 6. Рассчитайте рН 0.10 М раствора уксусной кислоты.

Решение. Поскольку в 0.10 М растворе уксусной кислоты степень диссоциации СН3СООН h < 5% (табличные данные), то в хорошем приближении


[СН3СООН] = С(СН3СООН) = 0.10 М
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ПРИМЕР 7. Рассчитайте рН 0.10 М раствора фосфорной кислоты.

Решение. Поскольку константы диссоциации фосфорной кислоты по стадиям значительно различаются (7.08·10-3; 6.17·10-8; 4.68·10-13), то можно пренебречь диссоциацией по второй и третьей стадиям.

Оценим степень диссоциации фосфорной кислоты при концентрации 0.10 М:
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Следовательно, [Н3РО4] ≠ С(Н3РО4) и п о формуле (2-5)
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В разбавленных растворах (C < 1·10-4 М) кислот с КаНА < 1·10-6 диссоциацией растворителя пренебрегать нельзя. Запишем уравнение электронейтральности

[Н+] = [А-] + [ОН-]

Выразим [А-] и [ОН-] через КаНА и Kw соответственно




[image: image51.wmf][

]

[

]

[

]

[

]

+

-

+

-

=

=

H

K

OH

H

C

K

A

w

HA

a

HA


Решим это уравнение относительно Н+:
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(2-6)

Расчет рН растворов слабых оснований.

Если степень диссоциации основания в растворе менее 5%, можно считать, что равновесная концентрация недиссоциированного основания равна общей концентрации. Поэтому
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(2-7)


Для более сильных оснований (степень диссоциации > 5%) допущение о равенстве равновесной концентрации недиссоциированного основания и общей концентрации неправомерно, и вычисления следует проводить по формулам:
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(2-8)

ПРИМЕР 8. Рассчитайте рН 0.1 М раствора аммиака.

Решение. Степень диссоциации аммиака в 1.0·10-1 M водном растворе меньше 5% (по табличным данным h = 1.3%). Следовательно,
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ПРИМЕР 9. Рассчитайте рН 0.10 М раствора ацетата натрия.

Решение. Константы основности ацетат-иона

СН3СОО- + Н2О ↔ СН3СООН + ОН-
в справочных таблицах нет, рассчитаем ее по уравнению (2-1)
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Величина константы диссоциации указывает на то, что ацетат-ион - очень слабое основание. В таких случаях, строго говоря, следует учитывать диссоциацию воды. Но поскольку по условию задачи концентрация раствора достаточно велика, диссоциацией воды можно пренебречь и для расчета использовать формулу (2-7):
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Расчет рН неводных растворов кислот и оснований.

Математический аппарат, используемый для расчета рН водных растворов кислот и оснований, пригоден для расчета рН кислот и оснований в любом растворителе. Для этого следует из справочных таблиц взять значение константы автопротолиза соответствующего растворителя и значение константы диссоциации кислоты (основания) в данном растворителе.

ПРИМЕР 10. Рассчитайте рН 1.0·10-3 М раствора муравьиной кислоты в этиловом спирте.

Решение. Запишем реакцию диссоциации муравьиной кислоты в этиловом спирте:

НСООН + С2Н5ОН ↔ С2Н5ОН2+ + НСОO-
Находим в таблицах значение Ка(НСООН, С2Н5ОН):

[image: image58.png]KHcoon,c,Hs0H = 'HCOOH] =7.08 - 10





Оценим степень диссоциации муравьиной кислоты в этиловом спирте:

[image: image59.png]B = Kficoon,c,us0H . 100 = 7'08'—10_10 -100 2 0.1%
CHCOOH 1.0-10-3




Так как кислота слабая, по формуле (2-4)

[image: image60.png]Tax kak kwmciora ciabas, 1o dhopmyne (2-4)

[CQH50H§’] = \/KﬁCOOH,CzHSOHCHCOOH =

=v7.08-10"10.1.0- 1073 =8.41-10"'M
pH = —1g[CsH50HZ] = 6.08





ПРИМЕР 11. Найдите интервал изменения рН при переходе от 1.0·10-2 М раствора сильной кислоты к 1.0·10-2 М раствору сильного основания в воде и в этиловом спирте.

Решение. Константа автопротолиза воды Kw = 1.0·10-14 (25°С). Для 1.0·10-2 М раствора сильной кислоты

рН = - lg[H+] = -lgl.0·10-2 = 2.00

Для 1.0·10-2 М раствора сильного основания

[image: image61.png]Pemrenme. Koncranra asronporonmsa somel K, = 1.0 - 10-14
(25°C). Hasa 1.0 - 1072M pacTBOpa CHIIBHOM KHCJIOTHI

pH = —1g[H'] = ~Igl.0- 1072 = 2.00
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Константа автопротолиза этилового спирта –К(С2Н5ОН) = 1.0·10-19. Для 1.0·10-2 М раствора сильной кислоты в этиловом спирте

[image: image62.png]pH = — 1g[CoHs0HJ ] = ~1g 1.0 - 107 = 2.00

Hnsa 1.0 - 1072M pacTBOpa CHIBHOrO OCHOBAHMS B STHJIOBOM
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Для 1.0·10-2 М раствора сильного основания в этиловом спирте

[image: image63.png]B 1.0-107"
PH = pKc,nson — p[C2Hs07] = ~lg -~y

ApH = 15.00

= 17.00




Расчет рН растворов амфолитов.

В водном растворе амфолита НА- устанавливаются равновесия:

НА- + Н2О ↔ Н3О+ + А2-

НА- + Н3О+ ↔ Н2А + Н2О

2Н2О ↔ Н3О+ + ОН-
Как видно, [Н3О+] ≠ [А2-], поскольку часть ионов водорода связана в Н2А. Поэтому (с учетом диссоциации воды)

[Н3О+] = [А2-] - [Н2А] + [ОН-]

Подстановка [Н2А], [А2-] и [ОН-], выраженных через Ка(Н2А), Ка(НА-) и Кw дает:



[image: image64.png]



После преобразования получаем
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(2-9)

Применительно к конкретным случаям формулу (2-9) можно упростить.

1. Если Ка(Н2А) и Ка(НА-) не слишком близки, то можно полагать, что [Н2А] и [А2-] < [НА-] и [НА-] = С(НА-). Тогда
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2. Если С(НА-) >> Ка(Н2А), то
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(2-11)

3. Если Ка(НА-) >> Kw, т.е. можно пренебречь [ОН-], то
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(2-12)

4. Если С(НА-) >> Ка(Н2А) и Ка(НА-) С(НА-) >> Kw, то
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(2-13)

ПРИМЕР 12. Рассчитайте рН 0.10 М раствора гидрокарбоната натрия.

Решение. В справочных таблицах находим
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Поскольку С(НА-) >> Ка(Н2А) и Ка(НА-) С(НА-) >> Kw, то концентрацию ионов водорода в 0.10 М растворе гидрокарбоната натрия находим по формуле (2-13):
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ПРИМЕР 13. Рассчитайте рН 0.010 М раствора гидросульфида натрия.

Решение. В растворе гидросульфида натрия устанавливаются равновесия:

HS- + Н2О ↔ Н3О+ + S2-
HS-+H3O+ ↔ H2S + H2O

Находим константы кислотности: Ка(H2S) = 1.0·10-7 и Ка(HS-) = 1.3·10-13. Итак, С(НS-) >> Ка(Н2S) = 1.0·10-7, но поскольку раствор разбавленный и Ка(НS-) С(НS-) < Kw, то диссоциацией воды пренебречь нельзя и расчет необходимо провести по формуле (2-11):
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ПРИМЕР 14. Рассчитайте рН 5.0·10~3 М раствора дигидрофосфата натрия.

Решение. Равновесия в растворе дигидрофосфата натрия

Н2РО4- + Н2О ↔ НРО42- + Н3О+
Н2РО4- + Н3О ↔ Н2РО4 + Н2О

описываются константами кислотности 6.17·10-8 и 7.08·10-3 соответственно.

По условию задачи Ка(Н2РО4-) >> Kw, но С(Н2РО4-) сопоставима Ка(Н3РО4), поэтому расчет концентрации ионов водорода следует провести по формуле (2-12):
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ПРИМЕР 15. Рассчитайте рН 0.10 М раствора цианида аммония.

Решение. В растворе цианида аммония содержится донор протонов ион аммония:

NH4+ + Н2О ↔ Н3О+ + NH3 (I)

и акцептор протонов цианид ион:

CN- + Н2О ↔ HCN + ОН- (II)

Следовательно, цианид аммония является амфолитом и для расчета рН можно использовать формулу (2-9). Так как концентрация иона аммония высока, то Ка(NH4+) С(NH4+) >> Kw и
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Кислота NH4+ и основание CN- в растворе могут реагировать

NH4+ + CN- ↔ HCN + NH3 (III)

Константа равновесия этой реакции равна:
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Величина константы указывает на то, что образующиеся в результате реакции (III) NH3 и HCN подавляют реакции (I) и (II). Следовательно, равновесные концентрации ионов аммония и цианида равны, так как цианид аммония содержит равные количества этих ионов. И, наконец,с учетом, что Ка(HCN) << [CN-] запишем:
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В растворах солей, состоящих из катион-кислоты и многоосновного основания, устанавливаются несколько равновесий. Следует пренебречь равновесием с наименьшим Ка. Например, в растворе NH4H2AsO4 величину рН определяет ион H2AsО4-, поскольку Ка(NH4+) << Ка(H3AsО4) и Ка(NH4+) << Ка(H2AsО4-). Поэтому при расчете [Н3О+] используют формулу (2-13)
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Расчет рН буферных растворов.

Буферный раствор используют для поддержания постоянного значения рН. Он состоит из смеси слабой кислоты НА и сопряженного основания А-. В буферном растворе сосуществуют равновесия:

НА + Н2О ↔ Н3О+ + А-
А- + Н2О ↔ НА + ОН-

подавляющие друг друга при достаточно высоких С(НА) и С(А-); поэтому можно считать, что [НА] = С(НА) и [А-] = С(А-). Используя выражение для КаНА и пренебрегая вкладом [Н3О+] за счет диссоциации воды, получаем
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(2-14)

То же выражение можно получить, используя константу второго равновесия.

ПРИМЕР 16. Рассчитайте рН буферного раствора, состоящего из 0.10 М уксусной кислоты и 0.10 М ацетата натрия.

Решение. Здесь выполняются все условия, позволяющие применить формулу (2-14) (уксусная кислота - слабая кислота, концентрации кислоты и сопряженного основания достаточно высоки). Поэтому
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ПРИМЕР 17. Рассчитайте рН буферного раствора, состоящего из 0.10 М аммиака и 0.20 М хлорида аммония.

Решение. По формуле (2-14) находим
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Важной характеристикой буферного раствора является буферная емкость. Добавление сильного основания (кислоты) к буферному раствору его рН может изменяться при изменении концентрации кислоты НА и сопряженного основания А-. Поэтому буферную емкость принято представлять в виде
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(2-16)

если к буферному раствору добавляется сильное основание, и
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если к буферному раствору добавляется сильная кислота. Запишем уравнение материального баланса для смеси одноосновной кислоты НА и сопряженного основания А-:
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Выразим [НА] через КаНА и подставим в уравнение материального баланса. Найдем [А-]:
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(2-17)

Дифференцируя уравнение (2-17) по dpH с учетом, что dcосн = [A-], получаем
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(2-18)

Нетрудно видеть, что при рН = pКаНА, т.е. – С(НА) = С(А-), достигается максимальная буферная емкость. Можно показать, что
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(2-19)

Формулы (2-18) и (2-19) вытекают одна из другой, если вспомнить, что [НА] = а(НА)С(НА) и [А-] = а(А-)С(А-), а также выражения для а(НА) и а(А-).

Для сильно разбавленных буферных растворов следует учесть вклад диссоциации воды. В этом случае уравнение (2-19) усложняется:
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(2-20)

Здесь первые два слагаемые описывают буферное действие воды, третье - буферное действие кислоты и сопряженного основания.

ПРИМЕР 18. Рассчитайте, как изменится рН, если к 1.0 л буферного раствора, состоящего из 0.010 М уксусной кислоты и 0.010 М ацетата натрия, добавить 1.0·10-3 моль соляной кислоты.

Решение. Рассчитываем рН буферного раствора до добавления соляной кислоты:
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Общая концентрация буферного раствора равна


[image: image89.png]¢ = [CH3COOH] + [CH3COONa] = 0.010 + 0.010 = 0.020 M





Для такого достаточно концентрированного буферного раствора буферную емкость следует рассчитывать по формуле (2-18):
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Расчет но формуле (2-19) дает тот же результат:
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Рассчитываем изменение рН
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Таким образом, после добавления соляной кислоты рН буферного раствора составит

рН = 4.75 - 0.087 = 4.66

Эту задачу можно решить, не прибегая к расчету буферной емкости, а найдя количества компонентов буферной смеси до и после прибавления НС1. В исходном растворе
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ПРИМЕР 19. Выведите выражение для максимальной буферной емкости раствора с общей концентрацией компонентов с.

Решение. Найдем условия, при которых буферная емкость максимальна. Для этого продифференцируем выражение (2-18) по рН и приравняем производную нулю
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Отсюда [Н+] = КаНА и, следовательно, С(НА) = С(А-).

Используя формулы (2-19) и (2-21), получаем, что
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Расчет рН смесей кислот или оснований. Пусть в растворе содержатся две кислоты НА1 и НА2. Если одна кислота намного сильнее другой, то почти всегда присутствием более слабой кислоты можно пренебречь, так как ее диссоциация подавлена. В противном случае необходимо учитывать диссоциацию обеих кислот.

Если HA1 и НА2 не слишком слабые кислоты, то пренебрегая автопротолизом воды, уравнение электронейтральности можно записать в виде:

[Н3О+] = [А1-] + [A2-]

Найдем равновесные концентрации А1- и А21 из выражений для констант диссоциации НА1 и НА2:
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Подставим полученные выражения в уравнение электронейтральности
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После преобразования получаем
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Если степень диссоциации кислот не превышает 5%, то
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Для смеси из п кислот
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(2-20)

Аналогично для смеси одноосновных оснований
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(2-21)

где Ка1 и Ка2 - константы диссоциации сопряженных кислот. На практике чаще, пожалуй, встречаются ситуации, когда одна (одно) из присутствующих в смеси кислот (оснований) подавляет диссоциацию других и поэтому для расчета рН можно учесть диссоциацию только этой кислоты (этого основания), а диссоциацией остальных пренебречь. Но могут встретиться и другие ситуации.

ПРИМЕР 20. Рассчитайте рН смеси, в которой общие концентрации бензойной и аминобензойной кислот равны соответственно 0.200 и 0.020 М.

Решение. Хотя величины констант диссоциации бензойной (Ка = 1.62·10-6, обозначим К1) и аминобензойной (Ка = 1.10·10-5, обозначим K2) кислот различаются почти на два порядка, из-за довольно большого различия концентраций кислот здесь необходимо учесть диссоциацию обеих кислот. Поэтому по формуле (2-20) находим
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Задачи

1. Рассчитайте рН:

а) 0.01 М раствора уксусной кислоты;

б) 0.20 М раствора бензойной кислоты;

в) 1.00 М раствора муравьиной кислоты;

г) 0.01 М раствора муравьиной кислоты.

2. Рассчитайте рН:

а) 0.10 М раствора сернистой кислоты;

б) 0.10 М раствора мышьяковой кислоты;

в) 0.0010 М раствора мышьяковистой кислоты;

г) 0.010 М раствора пероксида водорода.

3. Рассчитайте рН 0.20 М раствора хлорида аммония.

4. Рассчитайте рН 0.10 М раствора нитрата метиламмония.

5. Рассчитайте рН 0.10 М раствора хлорида анилиния.

6. Рассчитайте рН насыщенного водного раствора углекислого газа, если его растворимость при 20°С составляет 2.2 г/л.

7. Рассчитайте рН раствора, содержащего 3 т/л борной кислоты.

8. Рассчитайте рН 0.0100 М водных растворов:

а) фосфорной кислоты;

б) дигидрофосфата натрия;

в) гидрофосфата натрия;

г) фосфата натрия.

9. Рассчитайте равновесные концентрации иона гидроксония, гидротартрата и тартрата в 0.10 М растворе винной кислоты.

10. Рассчитайте концентрацию уксусной кислоты в винном уксусе (рН 2.80), полагая, что кислотность определяется только уксусной кислотой.

11. Рассчитайте рН раствора 0.020 М раствора ацетата натрия.

12. Рассчитайте рН 0.10 М раствора гидроксида бария.

13. Рассчитайте рН раствора, содержащего 0.2000 г гидразина в 100 мл воды.

14. Рассчитайте рН 2·10-4 М раствора гидроксида кальция.

15. Рассчитайте рН 0.010 М раствора гидрокарбоната натрия.

16. Рассчитайте рН 0.010 М раствора цианида аммония.

17. Рассчитайте рН 1 М раствора сульфида аммония.

18. Рассчитайте рН 0.050 М раствора гидрофосфата натрия.

19. Рассчитайте рН 0.20 М раствора дигидрофосфата натрия.

20. Рассчитайте рН раствора, содержащего 0.1 М уксусной кислоты и 0.2 М ацетата натрия.

21. Каков состав аммиачного буфера, способного поддержать рН 9.25 ± 0.05 при добавлении к 1 л этого буферного раствора 25 ммоль NaOH или НС1?

22. Рассчитайте, как изменится рН, если к 100.0 мл 0.10 М аммиачного буферного раствора добавить 10.0 мл 0.10 М соляной кислоты.

23. Рассчитайте соотношение молярных концентраций кислоты и сопряженного основания в аммиачном буферном растворе с рН 9.00.

24. Как изменится рН 0.2 М раствора тетрабората натрия при добавлении к 250 мл этого буферного раствора: а) 100 ммоль НС1; б) 50 ммоль NaOH?

Указание. Раствор тетрабората натрия представляет собой смесь кислоты и сопряженного основания: B4O72- + 5H2O ↔ 2H3BO3 + 2H2BO3-.

25. Рассчитайте, сколько граммов твердого гидроксида натрия нужно добавить к 100.0 мл 0.10 М хлорида аммония, чтобы полученный буферный раствор имел рН 9.75? Чему равна буферная емкость этого раствора?

26. Рассчитайте рН раствора, приготовленного из:

а) 200.0 мл 0.010 М фосфата натрия и 100.0 мл 0.020 М гидрофосфата натрия;

б) 200.0 мл 0.020 М гидрофосфата натрия и 100.0 мл 0.020 М дигидрофосфата натрия;

в) 200.0 мл 0.020 М дигидрофосфата натрия и 100.0 мл 0.10 М фосфорной кислоты.

33. Рассчитайте буферную емкость растворов, указанных в задаче 32.

27. Рассчитайте соотношение молярных концентраций гидрофосфата натрия и дигидрофосфата натрия в буферном растворе с рН 7.20.

28. Опишите приготовление 2.0 л буферного раствора с рН 5.00 из 0.10 М раствора уксусной кислоты и 0.20 М раствора аммиака.

29. Сколько граммов твердого ацетата натрия надо добавить к 100.0 мл 0.10 М раствора уксусной кислоты, чтобы повысить рН до 4.75.

Контрольные вопросы

1. Сформулируйте основные положения теории Аррениуса.

2. Дайте определение кислоты и основания по теории Брёнстсда и Лоури.

3. Что такое кислотно-основная реакция? Что такое кислотно-основная полуреакция?

4. Приведите примеры положительно и отрицательно заряженных кислот. Приведите примеры положительно и отрицательно заряженных оснований.

5. Что такое амфолит? Приведите примеры.

6. Какие свойства растворителя влияют на проявление кислотно-основных свойств веществ?

7. Что такое реакция автопротолиза? Что такое константа автопротолиза? Что такое ионы лиата и лиония?

8. Что принято выбирать в качестве стандартной кислоты (основания) при оценке силы оснований (кислот)?

9. Что такое сопряженная кислотно-основная пара? Приведите примеры.

10. Как связаны между собой константы диссоциации кислоты и сопряженного основания?

11. Что такое нивелирующий эффект растворителя?

12. Что такое дифференцирующий эффект растворителя? Какие растворители способны дифференцировать кислоты?

13. Какие факторы влияют на величину ионного произведения воды?

14. Что имеют в виду, когда говорят о рН неводного раствора? Из чего состоит буферный раствор?

15. Что такое буферная емкость? Какие факторы влияют на величину буферной емкости?

3. РЕАКЦИИ КОМПЛЕКСООБРАЗОВАНИЯ

По-видимому, ни один из типов химических реакций не используется в аналитической химии так широко, как комплексообразование. Реакции комплексообразования и кислотно-основные принято рассматривать как самостоятельные типы реакций, хотя принципиального различия между ними нет. Деление это чисто условное и скорее для удобства изучения, чем в силу существенных различий. Поэтому в подходе к расчетам равновесий в растворах комплексных соединений и кислотно-основных сопряженных пар много общего.

Способы выражения констант устойчивости комплексных соединений

Реакцию комплексообразования в растворе можно определить как реакцию взаимодействия между ионом металла и лигандом. Образование комплексного соединения по этой реакции хорошо описывается с позиций электронной теории кислот и оснований Льюиса. Согласно этой теории при образовании координационной связи акцептор электронов (кислота Льюиса) взаимодействует с донором электронов (основанием Льюиса). Комплексное соединение как самостоятельная структурная единица способно существовать как в твердом виде, так и в растворе, хотя в растворе оно в той или иной степени диссоциирует.

Ионы металлов в растворах координируют молекулы растворителя, поэтому реакцию образования моноядерного комплексного соединения в растворе следует представлять как последовательное замещение молекул растворителя во внутренней координационной сфере на молекулы или ионы лиганда
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Реакция замещения молекул растворителя и других лигандов во внутренней координационной сфере может протекать с различной скоростью, в связи с этим различают лабильные (при высокой скорости замещения) и инертные (при малой скорости замещения) комплексные соединения.

Константа равновесия каждого из этих уравнений называется ступенчатой (или последовательной) константой устойчивости комплексного соединения. Как и в случае кислотно-основной реакции, константа устойчивости комплексного соединения зависит от природы растворителя, поскольку основной вклад в величину константы устойчивости вносит энтальпийный фактор, характеризующий разрыв связи M-S и образование связи M-L.

В аналитической практике растворителем обычно является вода. Если изучают разбавленные растворы, то можно считать, что активность воды в них близка к единице. Тогда для простоты при записи уравнений реакций координированные молекулы воды опускают и выражения для ступенчатых термодинамических констант устойчивости записывают следующим образом:
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Заметим, что довольно часто константы устойчивости называют константами образования комплексных соединений. 

Если ионная сила не равна нулю, равновесия в растворах комплексных соединений следует характеризовать реальными константами устойчивости, например
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Очень часто в справочных таблицах приводятся именно реальные константы устойчивости, определенные при конкретном значении ионной силы.

Для расчетов удобны общие константы устойчивости β:
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При необходимости учета конкурирующих реакций с участием комплексообразователя или лиганда равновесие в растворе комплексных соединений следует характеризовать условными константами устойчивости:
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ПРИМЕР 1. Рассчитайте условную константу устойчивости комплексоната цинка при равновесной концентрации аммиака 0.01 М. Табличное значение константы устойчивости (I = 0.1) 3.2·1016.

Решение. В данном случае при вычислении условной константы устойчивости необходимо учесть протекание конкурирующих реакций с участием и аниона Y4-, и иона цинка:
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Находим рН 0.01 M раствора аммиака:
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Для расчета a(Y4-)- при рН 10.60 можно воспользоваться упрощенной формулой (см. предыдущий пример):
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В 0.01 М растворе аммиака
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Отсюда, принимая [NH3] = 0.01 М, находим:
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Условная константа устойчивости ZnY2- в 0.01 М растворе аммиака равна:
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Функция образования

Важной характеристикой реакции комплексообразования является функция образования (среднее лигандное число). Функция образования п - это среднее число лигандов, приходящееся на один центральный ион металла при определенном значении равновесной концентрации свободного лиганда.

Если равновесная концентрация свободного лиганда известна (определяется потенциометрическим, спектрофотометрическим и другими методами), то
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(3-1)

Запишем уравнения материального баланса по металлу и по лиганду
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Тогда
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ПРИМЕР 2. При изучении комплексообразования меди (II) с гидразидом изоникотиновой кислоты (изониазид) полярографическим методом найдено, что при CCu = 2.00·10-4 М равновесная концентрация свободного лиганда составляет:

1) [L] = 9.02·10-3 М, если CL = 9.67·10-3 М;

2) [L] = 15.00·10-3 М, если CL = 15.75·10-3 М;

3) [L] = 25.00·10-3 М, если CL = 25.80·10-3 М.

Рассчитайте среднее число лигандов (функцию образования) и объясните полученные результаты.

Решение. Рассчитываем по экспериментальным данным:
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Видно, что даже при самой низкой концентрации изониазида в растворе присутствует заметная доля комплекса, содержащего четыре лиганда (n > 3).
Степень образования комплекса и расчет равновесных концентраций

Если известны константы устойчивости комплексных соединений и равновесные концентрации свободного лиганда, можно рассчитать степень образования комплексного соединения в растворе (молярную долю):
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или в общем случае
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ПРИМЕР 3. Какой комплекс преобладает в растворе, содержащем 1·10-2 М кадмия(II) и 1 М аммиака?

Решение. В растворе, содержащем ионы кадмия и аммиак, устанавливаются следующие равновесия:
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и далее но формуле (3-2)
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Расчет равновесных концентраций любых частиц в растворах комплексных соединений можно провести, используя уравнение материального баланса, а также функцию образования и степень образования. Часто ступенчатые константы устойчивости близки, и поэтому расчет равновесных концентраций бывает затруднительным. Для упрощения расчетов прибегают к ряду допущений:

1. При большом избытке лиганда можно полагать, что равновесная концентрация свободного лиганда равна его исходной концентрации.

2. При избытке металла можно полагать, что доминирующим является монолигандный комплекс.

3. В разбавленных растворах малоустойчивых комплексных соединений в отсутствие больших избытков лиганда маловероятно присоединение более чем одного-двух лигандов.

ПРИМЕР 4. Рассчитайте равновесную концентрацию Ag(NH3)+ в 0.01 М растворе нитрата серебра, содержащем 2 М аммиака.

Решение. Запишем уравнение материального баланса для раствора, содержащего серебро (I) и аммиак:
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По таблицам находим:
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Выразив [Ag+] и [Ag(NH3)+] через константы устойчивости β1 и β2, преобразуем уравнение материального баланса следующим образом:
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Итак, неизвестна только концентрация Ag(NH3)+:
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Поскольку C(NH3) >> С(Ag), то можно считать, что [NH3] = C(NH3) = 2 M.
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ПРИМЕР 5. Рассчитайте равновесные концентрации всех частиц в 0.010 М растворе хлорида кадмия (образованием гидроксокомплексов пренебречь).

Решение. В растворе хлорида кадмия существуют следующие равновесия:
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Запишем уравнения материального баланса по кадмию и но хлорид-иону
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Поскольку имеем разбавленный раствор малоустойчивого комплексного соединения (β1 = 112), образованием частиц, содержащих более одного лиганда, пренебрегаем. Это позволяет упростить уравнения материального баланса:


[image: image130.png]ccd = [Cd*T] + [CACIT)
cc1 = [C17] + [CdACIT]

HnJIn

ccq = [Cd*Y] + B1[Cd*T[C1T]
ccl = [CL7] + [By[Cd?F][CL1T]




Из последнего уравнения найдем равновесную концентрацию иона кадмия:
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и подставим в уравнение материального баланса по кадмию
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Рассчитываем равновесную концентрацию хлорид-иона:
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Теперь из уравнения материального баланса по хлорид-иону находим равновесную концентрацию иона кадмия:
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И, наконец, получаем значение равновесной концентрации CdCl+:
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Эту задачу можно решать иначе. Если известны СМ и CL, то для расчета равновесных концентраций всех частиц можно воспользоваться функцией образования (формула 3-1):
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После преобразования получаем:
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Пренебрегая существованием ионов CdCl3- и CdCl42- , находим:


[image: image138.png]B1[CI7] + 26, [CI7)?

ST 1T B[CI] + Bo[CI?




Отсюда


[image: image139.png]Bo[CI713 + B1[CI712 + (1 — Brecg)[Cl7] = 2¢cq = 0




Поскольку первое слагаемое мало в сравнении с остальными, решаем квадратное уравнение


[image: image140.png]112[C17]* = 0.12[C17] — 0.02 =0; [Cl"]=1.4-10"%2M




Зная [С1-], несложно рассчитать равновесные концентрации остальных частиц.

ПРИМЕР 6. Рассчитайте равновесную концентрацию хлорид-иона в 0.01 М растворе нитрата кадмия в присутствии 0.01 М соляной кислоты.

Решение. Принимая во внимание, что СCd = СCl, а ступенчатые константы устойчивости CdCl+ и CdCl2 заметно отличаются (112 и 3.55 соответственно), пренебрегаем существованием CdCl2 полагая, что доминирующей формой в растворе является CdCl+.

Следовательно, упрощенные уравнения материального баланса можно записать так:

[image: image141.png]cca = [Cd*H] + [CdCIY]
col = [Cl_] + [CdCl+]




или после преобразования

[image: image142.png]ccd = [CA*T] + B {CA*T][CI7]
cal = [C17] 4 B,[Cd*H[Cl7]




Находим из последнего выражения равновесную концентрацию иона кадмия:


[image: image143.png]



и подставляем в уравнение материального баланса по кадмию. Далее, сделав преобразования, как в предыдущем примере, получаем квадратное уравнение по равновесной концентрации хлорид-иона:


[image: image144.png]BICI PP +[Cl ]~ ¢y =0




Подставив числовые значения и решив уравнение


[image: image145.png]112[CI7]* 4+ 0.12[C1"] — 0.01 = 0
naxogum [C17] = 9. 1073 M.




ПРИМЕР 7. В 2 М растворе роданида калия содержится 1·10-1 М Fe(NCS)52-. Какую концентрацию фторид-иона необходимо создать, чтобы концентрация Fe(NCS)52- понизилась до 1·10-5 М?

Решение. Реакция Fe(NCS)52- + 5F- ↔ FeF5-2 + 5NCS- характеризуется константой равновесия
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В справочных таблицах находим
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Нетрудно видеть, что
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Находим искомую величину [F-]:

[image: image149.png]F7] = \/[F(,F2 JINCS—)® _ i/ 1.-10-1 .95 \
K, [Fe(NCS): )2 ] 74.101-1-10-5 5.3-107°M




ПРИМЕР 8. Рассчитайте концентрацию несвязанного в комплекс кадмия (II) в растворе, полученном при сливании 50.0 мл 0.200 М раствора аммиака и 50.0 мл 0.0200 М раствора сульфата кадмия.

Решение. Общая концентрация аммиака значительно выше общей концентрации кадмия, поэтому уравнения материального баланса можно записать в упрощенном виде, полагая, что преобладает Cd(NH3)42+.

Запишем уравнения материального баланса по кадмию и по аммиаку
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Далее,

[image: image152.png][NH3] = exn, — 4(ccq — [CA°Y)) =
=1.0-1077 = 4(1.0-107% — [Cd?*]) = 6.0 - 1072 + 4[Cd**]




Подставляя найденные значения [NH3] и [Cd(NH3)42+] в выражение для β4, получаем

[image: image153.png]g = [CA(NH;3)31] _ 1.0 1072 — [Cd*H]

[CdZF][NH3]? ~ [Cd2+](6.0 - 10-2 + 4[Cd2+])*




Упростим уравнение: поскольку концентрация аммиака довольно высокая, а комплекс устойчив, можно полагать, что концентрация несвязанного в комплекс кадмия мала. Поэтому

[image: image154.png]1.0-107*
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Рассмотрим другое возможное решение этой задачи. Поскольку C(NH3) > С(Cd), то полагаем, что преобладает Cd(NH3)42+ и его равновесная концентрация равна общей концентрации кадмия
[image: image155.png][CAd(NH3);7|=1.0-107“M




Для нахождения равновесной концентрации свободного аммиака воспользуемся выражением для среднего лигандного числа
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Подставим найденные величины в выражение для β4:

[image: image157.png]1.0-1072
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Задачи

1. Рассчитайте условную константу устойчивости комплексоната кальция при рН 3.00.

2. Рассчитайте условную константу устойчивости Ag(CN)2- в растворе, содержащем 1·10-3 М тиосульфата натрия.

3. Рассчитайте условную константу устойчивости FeH2PO4- при рН 5.00.

4. Рассчитайте условную константу устойчивости FeF52- при рН 1.00.

5. Рассчитайте равновесную концентрацию Ag(NH3)2+ в 0.01 М растворе нитрата серебра в присутствии 2 М аммиака.

6. Сколько молей гидроксида натрия необходимо добавить к 0.01 М раствору нитрата свинца, чтобы концентрация ионов свинца понизилась до 1·10-5 М за счет образования Рb(ОН)3-?
7. Сколько миллилитров 2 М раствора аммиака необходимо прибавить к 200 мл 0.05 М раствора нитрата серебра, чтобы концентрация иона серебра понизилась до 1·10-5 М?
8. Рассчитайте равновесную концентрацию иона кобальта (II) в 0.100 М растворе хлорида кобальта (II), содержащем 2 М аммиака.

9. Рассчитайте равновесную концентрацию Cu(NH3)2+ в 1.0·10-2 М растворе сульфата меди (II) в присутствии 1 М аммиака.

10. Рассчитайте равновесную концентрацию FeF2+ в 0.100 М растворе хлорида железа (III) в присутствии 1 М фторида аммония.

11. Рассчитайте равновесную концентрацию ионов меди (I) в растворе, полученном при прибавлении избытка цианида калия (2 М) к 1.0·10-2 М раствору меди (II).

12. Рассчитайте равновесную концентрацию ионов ртути (II) в 1.0·10-2 М растворе нитрата ртути (II) в присутствии 1 М иодида калия.

13. Рассчитайте степень образования HgI3- и HgI42- в растворе с равновесной концентрацией иодид-иона 0.100 М. 
14. Рассчитайте степень образования FeF52- по условиям задачи 10.

15. Рассчитайте степень образования Cu(CN)43- по условиям задачи 11.

16. Выпадет ли осадок сульфида кадмия, если через раствор, содержащий 1.0·10-2 М кадмия и 1 М соляной кислоты, пропустить сероводород до насыщения?
17. Рассчитайте, при какой концентрации хлорид-ионов не выпадет осадок сульфида кадмия при насыщении сероводородом раствора с рН 1.00 содержащего 1.0·10-2 М кадмия.

18. Выпадет ли осадок сульфида меди, если через раствор, содержащий 1.010-2 М сульфата меди и 1 М цианида калия (рН 9.00), пропустить до насыщения сероводород?

19. Выпадет ли осадок иодида серебра, если к раствору, содержащему 1.010-2 М нитрата серебра и 1 М аммиака, прибавить иодид калия до конечной концентрации 1.010-2 М?

20. К 0.01 М раствору нитрата серебра добавили столько аммиака, что его избыток составляет 0.01 М. При какой концентрации бромид-иона выпадет осадок бромида серебра?

21. Рассчитайте растворимость фосфата свинца в 1.010-3 М гидроксиде натрия.

22. Рассчитайте растворимость сульфида ртути (II) в 1 М иодиде калия при рН 7.00 и при рН 0.00.

Контрольные вопросы

1. Что такое комплексное соединение?

2. Какие факторы влияют на устойчивость комплексных соединений?

3. Какие принципы могут быть положены в основу классификации комплексных соединений?

4. Назовите основные типы комплексных соединений.

5. Что такое ионный ассоциат? Приведите примеры.

6. Приведите примеры внутри- и внешнесферных комплексных соединений.

7. Что такое однороднолигандные и разнолигандные комплексы? Приведите примеры.

8. Что называется полиядерными комплексными соединениями? Приведите примеры гомо- и гетерополиядерных комплексных соединений.

9. Как влияет электронная конфигурация центрального атома на стереохимию комплексного соединения? Приведите примеры.

10. Что такое координационное число? Что такое максимальное и характеристическое координационное число?

11. Чем определяется дентатность лиганда? Приведите примеры моно- и полидентатных лигандов.

12. Что такое хелат? В чем заключается сущность хелатного эффекта?

13. Что называется внутрикомплексным соединением? Приведите примеры.

14. Приведите примеры координационно-насыщенных и координационно-ненасыщенцых комплексных соединений.

15. Какие равновесия имеют место в растворах комплексных соединений? Как можно охарактеризовать эти равновесия?
16. Что такое ступенчатые и общие константы устойчивости комплексного соединения?

17. Что такое среднее лигандное число и что оно характеризует?

18. Выведите формулу для расчета равновесной концентрации комплекса при заданных концентрациях комплексообразователя и лиганда.

19. Выведите формулу для расчета степени образования (молярной доли) промежуточного комплекса.

20. Как изменяются величины ступенчатых констант устойчивости по мере присоединения лигандов? В каких случаях наблюдается аномальная зависимость?

21. Чем характеризуется кинетическая устойчивость комплексных соединений? Приведите примеры лабильных и инертных комплексных соединений.

22. Как влияют реакции комплексообразования на величину электродного потенциала?

23. Выведите формулу для расчета стандартного потенциала полуреакции, в которой окисленная форма связана в комплексное соединение.

24. Выведите формулу для расчета стандартного потенциала полуреакции, в которой восстановленная форма связана в комплексное соединение.

25. Как можно стабилизировать соединения с неустойчивыми степенями окисления элемента? Покажите это на примерах кобальта (III) и меди (I).

26. Дайте теоретическое обоснование (проиллюстрируйте расчетом) возможности использования комплексных соединений для избирательного растворения и осаждения малорастворимых соединений.

27. Какие свойства комплексных соединений имеют наиболее важное значение для обнаружения и разделения ионов?

28. Приведите примеры использования реакции комплексообразования для растворения:

а) сульфидов ртути, кадмия, сурьмы и олова;

б) сульфатов бария и свинца;

в) хлоридов серебра и ртути(I);

г) фосфатов цинка, никеля, кобальта и алюминия.
29. Дайте теоретическое обоснование:

а) фосфатно-аммиачной схемы анализа катионов;

б) аммиачной схемы анализа катионов;

в) схемы разделения катионов подгрупп меди и мышьяка в виде тиосолей;

г) схемы разделения меди, висмута и кадмия глицерино-щелочным методом;

д) схемы разделения хлоридов свинца, серебра и ртути (I).

30. Приведите примеры использования реакций комплексообразо-

вания для разделения ионов:

а) кальция и стронция;

б) кальция и магния;

в) никеля и кобальта;

г) алюминия и железа;

4. РЕАКЦИИ ОСАЖДЕНИЯ РАСТВОРЕНИЯ
Реакции осаждения - растворения, представляющие собой один из видов гетерогенного равновесия, широко используются и в качественном, и в количественном анализе.

Произведение растворимости

Константа равновесия реакции осаждения – растворения



[image: image158.png]mA+nB = A,B,




называется произведением растворимости Кs°
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Кs° - термодинамическая константа, зависящая от температуры, давления и природы растворителя. Как и другие термодинамические константы. Кs° можно использовать для расчетов растворимости только при ионной силе, равной нулю.

Константа равновесия реакции осаждения - растворения, выраженная через равновесные концентрации, называется реальным произведением растворимости (Ks). Эта величина в отличие от термодинамического произведения растворимости Кs° зависит не только от температуры, давления и природы растворителя, но и от ионной силы. Термодинамическое и реальное произведение растворимости связаны соотношением:


[image: image160.png]



Если ионы осадка в растворе вступают в конкурирующие реакции (кислотно-основные, комплексообразования), то равновесие между осадком и раствором характеризуется условным произведением растворимости (Ks`), выражаемым через общие концентрации. Условное произведение растворимости является функцией температуры, давления, природы раство рителя, ионной силы, природы образующихся в результате конкурирующей реакции соединений и является константой только при неизменности названных факторов. Условное произведение растворимости связано с реальным и термодинамическим произведением растворимости следующими соотношениями:
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Располагая величинами произведений растворимости, можно рассчитать растворимость осадка в заданных уловиях, а также найти условия осаждения или растворения данного соединения.

Расчет растворимости

Растворимость s малорастворимого электролита, выраженная в молях вещества в 1 л раствора, связана с произведением растворимости:
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(4-1)

Следует помнить, что если:

1) ионную силу можно принять равной нулю и протеканием конкурирующих реакций пренебречь, то растворимость осадка вычисляют по величине Кs°;

2) влиянием ионной силы пренебречь нельзя (имеем дело с заметно растворимым соединением в присутствии посторонних электролитов), но конкурирующие реакции отсутствуют, растворимость вычисляют по величине Ks;

3) конкурирующими реакциями пренебречь нельзя, растворимость вычисляют по величине Ks`.

Обычно изменение растворимости осадка из-за конкурирующих реакций значительно больше, чем из-за электростатических взаимодействий ионов, поэтому при расчете растворимости осадка в условиях протекания конкурирующих реакций без особых погрешностей коэффициенты активности часто можно принять равными единице
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Формула (4-1) пригодна лишь в том случае, когда расход реагента, вступающего в конкурирующую реакцию, невелик. Это условие выполняется при расчете растворимости в забуференных растворах или в присутствии большого избытка этого реагента.

ПРИМЕР 1. Какова растворимость оксалата кальция, если Ks°(CaC2O4) = 2.29·10-9

Решение. Ks°(CaC2O4) - малая величина, поэтому можно принять ионную силу, создаваемую собственными ионами осадка, равной нулю. Конкурирующими реакциями

[image: image164.png]Co0%™ + HyO = HC,0; + OH™
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также можно пренебречь, поскольку С2О42- и НС2О4- являются весьма слабыми основаниями. Итак, γ(C2O42-) = γ(Ca2+) = 1, a(C2O42-) = 1. Поэтому
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ПРИМЕР 2. Рассчитайте растворимость оксалата кальция в 0.01 М растворе нитрата калия.

Решение. Ионную силу нельзя принять равной нулю, так как концентрация ионов постороннего электролита достаточно высока. Как и в предыдущем примере, конкурирующими реакциями можно пренебречь. Итак, γ ≠ 1, a(C2O42-) = 1. Ионная сила, создаваемая ионами калия и нитрата, составляет
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По таблицам находим при I = 0.01 γ(Ca2+) = γ(C2O42-) = 0.63. Вычисляем Ks при I = 0.01:
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Увеличение растворимости оксалата кальция по сравнению с предыдущем примером обусловлено электростатическими взаимодействиями ионов кальция и оксалата с ионами нитрата и калия.

ПРИМЕР 3. Рассчитайте растворимость оксалата кальция при рН 3.00.

Решение. Поскольку среда кислая, необходимо учесть кислотно-основные реакции с участием оксалат-иона

[image: image168.png]C203~ +H" = HCQOI
HCQOZ +HT = H,C;0,4




Следовательно,

[image: image169.png]5 = €04 = |C20%7] + [HCL0;] + [HoCy04]




Находим а-коэффициент для оксалат-иона при рН 3.00:
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Принимая коэффициенты активности ионов кальция и оксалата равными единице, находим:
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Сравним результат с полученным в примерах 1 и 2. Видно, что вклад конкурирующей химической (кислотно-основной) реакции (пример 3) оказал более существенное влияние, чем вклад ионной силы (электростатических взаимодействий, пример 2). Таким образом, допущение, что коэффициенты активности можно принять равными единице в данном примере вполне правомочно.

ПРИМЕР 4. Рассчитайте растворимость оксалата кальция в 1·10-3 М соляной кислоте.

Решение. Пренебрегая образованием Н2С2О4 ввиду большого различия констант кислотности Н2С2О4, реакцию, протекающую при растворении осадка, можно представить в виде:

[image: image172.png]CaCy0y4 + H* = Ca?t + HCQO;




Находим константу равновесия этой реакции

[image: image173.png][Ca’][HoCoO;] ., K7 2.29-107°
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Очевидно, что

[image: image174.png][Ca®t] = [HoC207] = s
[H+] = CH(C] — S




Подставляя найденные соотношения в выражение для константы равновесия, получаем
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ПРИМЕР 5. Рассчитайте растворимость сульфата бария в 0.10 М растворе сульфата натрия.

Решение. Необходимо учесть, что растворимость сульфата бария уменьшается из-за присутствия одноименного иона и в то же время повышается из-за увеличения ионной силы.

Находим ионную силу, создаваемую ионами натрия и сульфата:

[image: image176.png]1
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По таблицам γ(Ba2+) = γ(SO42-) = 0.42. Ks(BaSO4) при ионной силе 0.30 составляет

[image: image177.png]i 1.0-1071 10
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поэтому растворимость сульфата бария в 0.10 М растворе сульфата натрия равна
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ПРИМЕР 6. Рассчитайте растворимость иодида серебра в растворе с концентрацией аммиака 1 М.

Решение. При расчете растворимости необходимо использовать Ks`, так как протекают конкурирующие реакции комплексообразования

[image: image179.png]Agt + NH; = Ag(NH3)*t
Ag(NH;)" + NH; = Ag(NH3)}




Находим a(Ag+):

[image: image180.png]Ag 1 3]2
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Поскольку C(NH3) >> С(Ag+). принимаем [NH3] = C(NH3) = 1 M и
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ПРИМЕР 7. Рассчитайте растворимость иодида серебра в 0.01 М растворе цианида калия.

Решение. Нельзя считать, что равновесная концентрация цианид-иона равна исходной. Судя по константам устойчивости в растворе доминирует комплекс Ag(CN)2-. Пренебрегая присутствием других комплексных форм, запишем реакцию растворения

[image: image182.png]Agl+ 2CN™ = Ag(CN), + 1~




и выражение для константы равновесия

[image: image183.png]_ [Ag(CN), JII7]
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Подставляя в выражение для константы равновесия соотношения

[image: image184.png]



получаем
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(0.01 — )2
s2—01s+25-107° =0
s=5.10""M

=7.07-10°




Расчет растворимости по формуле (4-1) правомерен лишь для соединений с ионной кристаллической решеткой т. е для сильных электролитов (BaSО4, MgNН4PO4, Ва(IO3)2 и др.).

В насыщенных растворах малорастворимых слабых электролитов (органические кислоты, комплексы, ионные ассоциаты) устанавливаются равновесия:

[image: image186.png]ABrs = AB(p_p) Ko = aaB(p-p) = S0

aA OB

AB(_ oy =A+B Ky =-—-—
(p—p) Auc AAB(p—p)




и растворимость определяется суммой молекулярной и ионной составляющих:

[image: image187.png]s = Ko+ VK












(4-2)

Значение K0 можно вычислить по формулам формулам:
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(4-3)












(4-4)

Если К0 < 20Кs°, вкладом s0 можно пренебречь. Полезно помнить, что s0 не зависит от присутствия одноименного иона.

ПРИМЕР 8. Рассчитайте растворимость бензойной кислоты: а) в воде, б) в 0.1 М соляной кислоте.

Решение. В насыщенном водном растворе С6H5СООН (обозначим НА) устанавливаются равновесия
[image: image188.png]HA, = HA,_,
HA, , = A" +H"




Поэтому
[image: image189.png]s = [HAp-p] +[A7] = Ko + VK¢




Принимая коэффициенты активности равными единице, находим
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Как видно, основной вклад вносит молекулярная растворимость.

В присутствии одноименного иона (Н+)

[image: image191.png]K?° 1.43-107°
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Расчет условий растворения и осаждения осадков

Из постоянства произведения концентраций ионов в насыщенном растворе в заданных условиях вытекают два следствия, позволяющие рассчитать условия осаждения (растворения) осадка.

Увеличение в растворе концентрации одного из ионов осадка, приводит к уменьшению концентрации в растворе других ионов, поэтому растворимость соединения AmBn в присутствии одноименного иона (например, В) равна

[image: image192.png]o] Ks(AmBy)

SAmBn = mm[B]n




Если произведение концентраций ионов в растворе меньше произведения растворимости, осадок растворяется, и, наоборот, осадок выпадает, если произведение концентраций ионов превышает произведение растворимости.

Это позволяет решать практически важные задачи: находить условия количественного осаждения малорастворимого соединения, условия начала образования осадка или условия, при которых осадок не выпадает.

ПРИМЕР 9. Рассчитайте рН начала осаждения гидроксида магния из 0.010 М раствора хлорида магния.

Решение. Осадок начнет осаждаться, когда величина [Mg2+][OH-]2 превысит значение Кs(Mg(OH)2).

Для упрощения расчетов примем γ(Mg2+) и γ(ОН-) равными единице. Тогда
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ПРИМЕР 10. Рассчитайте рН количественного осаждения карбоната бария 0.5 М раствором карбоната аммония.

Решение. Условие количественного осаждения – снижение концентрации осаждаемого иона в растворе до 1·10-6 М. Таким образом, задача сводится к отысканию условий, при которых равновесная концентрация карбонат-иона в растворе удовлетворяет величине произведения растворимости.

Принимая коэффициенты активности равными единице, рассчитаем равновесную концентрацию карбонат-иона, необходимую для полного осаждения:
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Равновесная концентрация карбонат-иона связана с общей концентрацией карбоната аммония соотношением:
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где а(СО32-) – коэффициент зависящий от рН
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По условиям задачи
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Таким образом,
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ПРИМЕР 11. Выпадет ли осадок сульфида кадмия, если через раствор, содержащий 1·10-3 М кадмия и 1 М соляной кислоты, пропустить до насыщения сероводород (С(H2S) = 0.1 М)?

Решение. Запишем условие образования осадка сульфида кадмия
[image: image199.png][Cd?T)[S? %
577> Kjcas)




Поскольку в вышеуказанных условиях осаждения протекают конкурирующие реакции и с участием иона кадмия

[image: image200.png]Cd?* + CI~ = CdCIt,

CdCl; + Cl~ = CdCE~




и с участием сульфид-иона

[image: image201.png]S?~ + HT = HS™
HS™ +Ht = H->S




то при I ≈ 0 условие образования осадка надо записать так:

[image: image202.png]g2+ CCdig2— Cs > K.;)(CdS)




Запишем уравнение материального баланса
[image: image203.png]ccd = [Cd*T] + [CdCIH] + [CdCly) + [CdCl;] + [CdCI3T]
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По таблицам находим β1 = 1.12·102, β2 = 3.98·102, β3 = 2.51·102, β4 = 7.94·102 . Находим a(Cd2+) и a(S2-) в 1 М НС1:
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Следовательно,

[image: image205.png]CA*S? 1 =64-10711-107% 1310720 .1.107 =8 .107%8




Поскольку найденная величина меньше, чем 7.94·10-27, осадок не выпадает.

Задачи

1. Рассчитайте растворимость хромата серебра:

а) при ионной силе, равной нулю;

б) в 0.010 М растворе нитрата калия.

2. Рассчитайте растворимость фосфата цинка:

а) при ионной силе, равной нулю;

б) в 0.05 М растворе хлорида калия;

в) в 0.05 М растворе хлорида аммония.

3. Рассчитайте растворимость гидроксида магния:

а) при ионной силе, равной нулю;

б) в 0.05 М растворе хлорида калия;

в) в 0.05 М растворе хлорида аммония.

4. Рассчитайте растворимость хромата бария:

а) при ионной силе, равной нулю;

б) при рН 4.0 (образованием Cr2O72- пренебречь).

5. Выпадет ли осадок сульфата стронция, если к 1 мл 0.010 М раствора нитрата стронция добавить равный объем насыщенного раствора сульфата кальция?
6. Рассчитайте рН полного осаждения оксалата кальция 0.100 М раствором оксалата аммония.

7. Рассчитайте рН полного осаждения гидроксида магния.

8. Рассчитайте растворимость MgNH4PO4 в 0.10 М растворе хлорида аммония.

9. Можно ли разделить магний и железо (III) осаждением в виде гидроксидов из раствора, содержащего по 0.010 М хлорида железа(III) и магния?
10. Почему фосфат кальция растворяется в 0.1 М уксусной кислоте, а фосфат железа(III) не растворяется?
Контрольные вопросы

1. Выведите формулу произведения растворимости.

2. Что называется термодинамическим произведением растворимости? От каких факторов зависит его величина?
3. Как влияет одноименный ион на растворимость осадка? Изобразите эту зависимость графически.

4. Почему при выделении осадка следует избегать большого избытка осадителя?
5. Как влияют электролиты на растворимость осадка?

6. Что называется реальным произведением растворимости? В каких условиях реальное произведение растворимости является константой?

7. Как влияют конкурирующие химические реакции на растворимость осадка?

8. Что называется условным произведением растворимости? От каких факторов зависит его величина?

9. Выведите формулу для расчета растворимости соединения AmBn.

10. В каких случаях по величинам произведений растворимости можно сравнивать растворимость малорастворимых соединений?

11. Сформулируйте условия образования и растворения осадка.

12. Как влияет температура на растворимость осадка?

13. Почему растворимость в одних случаях с повышением температуры увеличивается, а в других уменьшается?

14. Каковы причины растворимости малорастворимых соединений: а) в кислотах; б) в щелочах?

15. Как рассчитать константу равновесия реакции растворения малорастворимого соединения в кислоте?

16. Что такое фракционное осаждение? Приведите примеры.

17. Сравните влияние электростатических взаимодействий ионов и конкурирующих химических реакций на растворимость осадков.

18. Растворяется ли MgNH4PO4 в кислотах? Какие продукты образуются в зависимости от силы кислоты?

19. Почему в уксуснокислой среде из смеси катионов бария, стронция и кальция в осадок выпадает только хромат бария? Как добиться полноты осаждения хромата бария?

20. Почему при действии бихромата калия на раствор соли бария выпадает хромат бария?

21. Почему хромат бария растворяется в уксусной кислоте при нагревании? В чем можно растворить хромат стронция? Как зависит состав раствора от силы кислоты?

22. В чем растворяется хромат стронция? Как зависит состав раствора от силы кислоты?

5. РЕАКЦИИ ОКИСЛЕНИЯ- ВОССТАНОВЛЕНИЯ


Для характеристики окислительно-восстановительных процессов в отличие от других типов химических реакций чаще используют не константу равновесия, а другую фундаментальную величину - стандартный электродный потенциал.

Стандартный электродный потенциал и константа равновесия реакции окисления — восстановления
Для обратимой окислительно-восстановительной полуреакции Ох + ne ↔ Red зависимость окислительно-восстановительного потенциала Е от активностей окисленной (Ох) и восстановленной (Red) форм выражается уравнением Нернста:
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где - Е°Ох/Red - стандартный электродный потенциал. При 20 °С




[image: image207.png]




Если в окислительно-восстановительной полуреакции участвуют ионы водорода, то в уравнение Нернста входит активность ионов водорода:
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Окислительно-восстановительная реакция является сочетанием двух полуреакций. Для определения направления реакции необходимо найти разность стандартных потенциалов этих полуреакций. Если разность - положительное число, то это указывает на протекание реакции слева направо. При этом необходимо помнить, что обе полуреакции должны быть записаны в форме восстановления. Согласно соглашению о знаках электродных потенциалов (Стокгольм. 1953) термин «электродный потенциал» относится исключительно к полуреакциям, записанным в форме восстановления. Вычитая одну полуреакцию из другой, составляют уравнение полной окислительно-восстановительной реакции. Разность стандартных потенциалов находят, не изменяя знаков потенциалов, приведенных в таблицах, если последние составлены в соответствии с соглашением о знаках электродных потенциалов.

ПРИМЕР 1. Определите, в каком направлении пойдет реакция между железом(III) и иодидом калия?

Решение. Записываем уравнения соответствующих полуреакций и находим по таблицам значения стандартных потенциалов:
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Записываем полную окислительно-восстановительную реакцию, вычитая второе уравнение из первого:

[image: image210.png]3+ 4 a1-— .
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Разность потенциалов составляет

[image: image211.png]AE® = Egoss ppezs — B - = 0771 — 0.535 = +0.236 B




Положительная разность потенциалов указывает на протекание реакции в направлении окисления иодид-иона железом(III). К тому же выводу приходим, вычитая первую полуреакцию из второй, поскольку в этом случае разность потенциалов будет отрицательной.
Положительная разность потенциалов указывает на протекание реакции в направлении окисления иодид-иона железом (III). К тому же выводу приходим, вычитая первую полуреакцию из второй, поскольку в этом случае разность потенциалов будет отрицательной.

Глубина протекания реакции определяется константой равновесия. Реакцию окисления – восстановления
[image: image212.png]a0Oxy1 + bRedy = aRed; + bOx»




можно представить в виде двух полуреакций



[image: image213.png]a0Ox; + ne = aRed;
bOxo + ne = aRedy




Запишем для каждой полуреакции уравнение Нернста
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При равновесии E1 - E2, поэтому



[image: image215.png]b
0.058 . ag, 0.058 Ay
Ox1/Red; .5 a8, Ox/Red - g a}ge%





После преобразования получаем:
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Под знаком логарифма стоит выражение для константы равновесия реакции окисления - восстановления, поэтому
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(5-1)

Здесь п - общее число электронов, участвующих в реакции окисления -восстановления.

ПРИМЕР 2. Рассчитайте термодинамическую константу равновесия реакции между железом (III) и иодидом калия.

Решение. Величины стандартных потенциалов обеих полуреакций даны в предыдущем примере. Подставляем их в формулу (5-1):
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ПРИМЕР 3. Рассчитайте равновесные концентрации железа(III), железа(II), олова(II) и олова(IV) в растворе после установления равновесия реакции между 0.1 М раствором FeCl3 и 0.1 М раствором SnCl2, приняв ионную силу равной нулю.

Решение. Рассчитываем константу равновесия реакции

2Fe(III) + Sn(II) ↔ 2Fe(II) + Sn(IV)

из величин стандартных потенциалов полу реакций:
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Большая величина константы позволяет считать, что реакция прошла практически полностью. Судя по стехиометрии, в реакцию вступило 0.1 М железа(III) и 0.05 М олова(II). Поэтому равновесная концентрация железа(II)

равна исходной концентрации железа(III), концентрация олова(II) - избыточной концентрации хлорида олова(II), т.е. 0.05 М, а концентрация олова(IV) – концентрации олова(II). вступившего в реакцию: [Fe(II)] = 0.1 М;

[Sn(II)] - 0.05 М; [Sn(IV)] - 0.05 М.


[image: image220.png]




Отсюда

[image: image221.png][Fe(I1I)] = _QE_Q__
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ПРИМЕР 4. Рассчитайте равновесную концентрацию железа(II) в растворе после установлении равновесия реакции между 0.01 М раствором перманганата калия и 0.05 М раствором сульфата железа(II) в 0.18 М соляной кислоте без учета ионной силы.

Решение. Рассчитаем константу равновесия реакции

МnО4- + 5Fe2+ + 8Н+ ↔ Mn2+ + 5Fe3+ + 4Н2О

используя табличные значения стандартных потенциалов
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Константа равновесия велика, поэтому можно считать, что [Fe3+] = 0.05 М; [Мn2+] - 0.01 М; [H+] - 0.1 М.


[image: image223.png]. [Mn?*][Fe3t)> 0.01(0.05)” "
Kp:———_*“_—’:—'—”'———f: r——_————§1‘1~10'
[MnOj |[Fe?+]P[Ht])®  x(52)°(0.10)

z=V416-10"2 =27-10"% [Fe**]=1.4-10"M





Вычисление стандартных потенциалов полуреакций

Если стандартный потенциал данной окислительно-восстановительной полуреакции в таблицах отсутствует, а полуреакцию можно представить как сочетание двух или более реакций с известными константами, то можно вычислить на основе табличных данных стандартный потенциал рассматриваемой реакции.

Расчет стандартного потенциала полуреакции, получаемой сочетанием двух полуреакций. 
Если стандартные потенциалы иолуреакций



[image: image224.png]Ox; + ne = Red;
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известны (Е°1 и Е°2 соответственно) стандартный потенциал полуреакции




[image: image225.png]Ox; + (m + n)e = Red,




можно рассчитать по формуле
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(5-2)
ПРИМЕР 5. Рассчитайте стандартный потенциал полуреакции

H2SO3 + 6е + 6Н+ ↔ H2S + 3Н2О

из величин стандартных потенциалов E°S/H2S = 0.14 В и E°H2SO3/S = +0.45 В.

Решение. Запишем полуреакции, для которых по условию задачи известны стандартные потенциалы:


[image: image227.png]H,SO3 + 4H" + 4e = 3H,0 + S
S+ 2H' + 2e = H5S





Суммирование этих уравнений дает полуреакцию


[image: image228.png]HoSO3 + 6e + 6HT = HoS + 3H,0O





стандартный потенциал которой требуется рассчитать. По формуле (5-2) находим

[image: image229.png]. 2E0 +4E5  2-0.14+4-0.45
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Расчет стандартного потенциала полуреакции, получаемой сочетанием полуреакции окисления (восстановления) и реакции осаждения. 
Довольно часто встречаются случаи, когда окисленная или восстановленная форма или одновременно и та и другая являются малорастворимыми соединениями.

Пусть окисленная форма в полуреакции представляет собой малорастворимое соединение. Тогда полу реакцию

ОхА + пе ↔ Red + А

можно записать в виде двух уравнений

Ох + А ↔ ОхА

Ох + ne ↔ Red

Найдем в справочных таблицах константу равновесия реакции образования малорастворимого соединения ОхА Ks°(OxA) и стандартный потенциал полуреакции Ох + ne ↔ Red
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Выразим аOxA из Ks°(OxA):




[image: image231.png]AOx =

O

Ks(OxA)

aa




и подставим в уравнение Нернста
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При aRed = аА = 1
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(5-3)

Аналогичным образом можно вывести формулу для расчета стандартного потенциала полуреакции, в которой малорастворимое соединение - восстановленная форма
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(5-4)
ПРИМЕР 6. Рассчитайте стандартный потенциал полуреакции

Сu2+ + е + I- ↔ CuI
[image: image235.png]eCcJIn E8112+/Cu+ = +0.16 B; KsO(CuI) =1.1-10"12,




Решение. Полуреакцию Сu2+ + е + I- ↔ CuI можно представить как сочетание полуреакции

Сu2+ + е ↔ Сu+
и реакции осаждения

Cu+ + I- ↔ CuI
По формуле (5-4) находим
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Расчет стандартного потенциала полуреакции, получаемой сочетанием полуреакции окисления (восстановления) и реакции комплексообразования.

Если окисленная форма связана в комплексное соединение, то полуреакцию

OxLy + ne ↔ Red + NL

можно представить как сочетание реакций комплексообразования




[image: image237.png]OxL + L = LxLy

OxLy_-1+L = OxLy




и полуреакции




Ох + ne ↔ Red


Для простоты примем, что в условиях протекания реакции создан большой избыток лиганда, т.е. CL >> СОх. В этом случае можно считать, что образуется только ОхLN. Найдем в справочных таблицах константу устойчивости комплекса ОхLN (βN) И стандартный потенциал полуреакции E°Ox/Red
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Запишем выражение для аOx:
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и подставим в уравнение Нернста
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При условии, что aOxLn = aL = aRed = 1 первые два слагаемых определяют стандартный потенциал пары OxLN/Red:
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(5-5)

Несложно показать, что, если в комплекс связана восстановленная форма, то
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(5-6)
И наконец, если обе формы связаны в комплексные соединения, то
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(5-7)

ПРИМЕР 7. Рассчитайте стандартный потенциал полуреакции

Со(NO2)63- + е ↔ Со2+ + 6NO2-

из величин E°(Cо3+/Cо2+ = + 1.8 В и β°6 = 1·1022.

Решение. Поскольку в комплекс связана окисленная форма, то стандартный потенциал полу реакции, указанный в условии, находим по формуле (5-5):
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Расчет стандартного потенциала полуреакции, получаемой сочетанием полуреакции окисления (восстановления) и реакции протонирования.

Окисленная и восстановленная форма часто являются слабыми основаниями или кислотами, поэтому наряду с реакцией окисления - восстановления протекают реакции протонирования и депротонирования. Пусть окисленная форма участвует в кислотно-основной реакции. Тогда полуреакцию

НОх + ne ↔ Red + Н+
можно представить сочетанием реакций нротонирования и восстановления

Ох + Н+ ↔ НОх

Ох + ne ↔ Red

Равновесие первой реакции характеризуется константой кислотности НОх:
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Выразим аOx из константы кислотности
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и подставим в уравнение Нернста для полуреакции Ох + ne ↔ Red
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Если активности всех участников реакции равны единице, последнее слагаемое равно нулю и
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Оба слагаемых являются константами; их сумма и есть стандартный потенциал полуреакции

НОх + ne ↔ Red + Н+
Итак,
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(5-8)
Аналогичным образом можно вывести выражение для расчета стандартного потенциала полуреакции, в которой протонируется восстановленная форма
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(5-9)
И, наконец, если протонируется и окисленная, и восстановленная формы, то
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(5-10)
ПРИМЕР 8. Рассчитайте стандартный потенциал полуреакции

HNO2 + Н+ + е ↔ NО + Н2O
из величин Е°(NO2-/NO) = 1.202 В и Ka(HNO2) = 6.2·10-4

Решение. Протонируется окисленная форма, поэтому используем формулу (5-8)
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ПРИМЕР 9. Рассчитайте стандартный потенциал полуреакции

H2AsO4- + 2е + 3Н+ ↔ HAsO2 + 2Н2О

из величин Е°(HAsO42-/AsO2-) = 0.609 В, Ka(HAsO3)  = 1.15·10-7 и Ka(HAsO2) = 5.0·10-10.

Решение. Протонируется и окисленная, и восстановленная формы, поэтому используем формулу (5-10)
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Расчет произведений растворимости и констант устойчивости комплексов по величинам стандартных потенциалов
Знание величин стандартных потенциалов полуреакций с участием малорастворимых или комплексных соединений позволяет решить и обратную задачу - рассчитать произведение растворимости или константу устойчивости комплексного соединения.

ПРИМЕР 10. Рассчитайте произведение растворимости бромида серебра из величин стандартных потенциалов систем AgBr/Ag и Ag+/Ag.

Решение. Запишем уравнения полуреакций


AgBr + e ↔ Ag + Вr-
Ag+ + е ↔ Ag
и найдем в таблицах величины соответствующих стандартных потенциалов E°AgBr/Ag = +0.071 В и E°(Ag+/Ag) = 0.799 В.

Поскольку
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то
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ПРИМЕР 11. Рассчитайте константу устойчивости комплекса CdL42-, если известно, что стандартные потенциалы полуреакций Cd2+ + 2е ↔ Cd и CdL42- + 2e ↔ Cd + 4L- равны - 0.403 В и - 0.958 В соответственно.

Решение. Для полуреакции CdL42- + 2e ↔ Cd + 4L- стандартпый потенциал можно выразить через Е° полуреакции Cd2+ + 2е ↔ Cd и константу устойчивости β°4 комплекса CdL42-:
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Отсюда
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Формальный потенциал

Стандартные потенциалы пригодны для расчетов равновесий в системах, когда можно пренебречь электростатическими взаимодействиями и конкурирующими химическими реакциями с участием окисленной или восстановленной формы. Для уменьшения погрешностей в расчетах, проводимых для реальных условий, используются формальные потенциалы.

Формальным потенциалом принято называть потенциал полуреакции при условии, что концентрации окисленной и восстановленной форм равны 1 М, а концентрации посторонних электролитов известны. В ряде учебников и таблицах наряду с величинами стандартных потенциалов для многих окислительно-восстановительных систем приводятся значения формальных потенциалов и указываются условия, в которых они измерены, т. е. состав и концентрация электролита.

ПРИМЕР 12. Рассчитайте константу равновесия реакции между ионами железа(III) и олова(II) в 1 М растворе соляной кислоты при 20 °C. В этих условиях
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Решение. По формуле (5-1) находим
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Сравним полученный результат с величиной константы равновесия, рассчитанной по величинам стандартных потенциалов Е°Fe(III)/Fe(II) = 0.771 В и E°Sn(IV)/Sn(II) = 0.154 В.
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В присутствии соляной кислоты константа равновесия уменьшается почти на два порядка. Это объясняется протеканием реакций комплексообразования ионов железа и олова с хлорид-ионами, а также увеличением ионной силы. Величина константы равновесия, рассчитанная по формальным потенциалам, дает более достоверные сведения о протекании реакции в данных конкретных условиях.

Формальный потенциал в отличие от стандартного зависит от ионной силы раствора, а также от природы и концентрации посторонних электролитов. Если константы конкурирующих равновесий и концентрации посторонних электролитов известны, а ионная сила не слишком высока и ее влиянием можно пренебречь, то из величины стандартного потенциала полуреакции можно рассчитать формальный потенциал и использовать его в дальнейших расчетах. При этом надо проявлять осторожность, так как неучет какого-либо раврювесия в системе может привести к большим погрешностям. Рассмотрим несколько несложных и практически важных случаев.

Расчет формального потенциала полуреакции, протекающей в условиях комплексообразования с окисленной или восстановленной формой.

Пусть окисленная форма участвует в реакции комплексообразования и условия таковы, что доминирует комплекс известного состава, например OxLm. Константа устойчивости комплекса известна:
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Для полуреакции Ox + ne ↔ Red напишем уравнение Нернста
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и преобразуем его, используя известные соотношения между активностью и концентрацией,
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Поскольку
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то после несложных преобразований получаем
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Слагаемым, включающим коэффициенты активности, обычно можно пренебречь. Если [OxLm] = [Red] = 1 М и известна [L], то формальный потенциал полуреакции OxLm + ne ↔ Red + mL определяется формулой:
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(5-11)

Аналогично для полуреакции, в которой в комплекс связана восстановленная форма, формальный потенциал определяется формулой:
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(5-12)
Зная константу устойчивости комплекса и концентрацию лиганда, можно вычислить величину формального потенциала. И наоборот, измеряя потенциал при разных концентрациях лиганда, можно определить константу устойчивости комплекса.

ПРИМЕР 13. Рассчитайте формальный потенциал полуреакции

Fe3++ е ↔ Fe2+
в 2 М растворе фторида аммония в условиях доминирования комплекса FeF52-.

Решение. Для расчета формального потенциала воспользуемся уравнением (5-11):
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Комплекс FeF52- доминирует в растворе только при большом избытке фторид-иона, следовательно, можно приравнять равновесную концентрацию фторид-ионов к общей концентрации фторида аммония. Тогда
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Расчет формального потенциала полуреакции, протекающей с участием ионов водорода.

Для полуреакции Ох + ne + mH+ ↔ Red запишем уравнение Нернста
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и преобразуем его
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При аОх = аRed = 1
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Отсюда
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где ЕОx/Red - потенциал полуреакции при рН 0.00.

ПРИМЕР 14. Рассчитайте формальный потенциал полуреакции NО2- + 2Н+ + е ↔ NO + Н2О при рН 1.00.

Решение. При рН 0.0 Е°(NO2-, 2H+/NO) = 1.202 В. Рассчитываем Е° полуреакции при рН 1.00 по формуле (5-13):
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ПРИМЕР 15. При каком рН константа равновесия реакции между нитрит-ионом и иодид-ионом принимает значение больше 10?

Решение. Для реакции

2NO2- + 3I- + 4Н+ ↔ I3- + 2NO + Н2О

запишем выражение константы равновесия через формальный потенциал полу реакции:
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Поскольку
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Следовательно,
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Расчет э.д.с. электрохимической ячейки.

Электрохимическая ячейка (цепь) состоит из пары электродов, погруженных в раствор электролита. Электрод, на котором происходит восстановление, называют катодом, окисление - анодом. Разность потенциалов катода Ек и анода Еа определяет э.д.с. электрохимической ячейки Еяч:

Еяч = э.д.с = Ек- Еа
Если э.д.с > 0, полу реакция восстановления протекает самопроизвольно, такая электрохимическая цепь (ячейка) называется гальваническим элементом. Если э.д.с < 0. для протекания химической реакции требуется внешний источник энергии, и такую ячейку (цепь) называют электролитической.


Схематически электрохимические ячейки принято записывать слева направо так: анод, граница раздела фаз (вертикальная черта), электролит, солевой мостик (двойная черта), электролит, граница раздела фаз (вертикальная черта), катод.

ПРИМЕР 16. Запишите схематически ячейку, состоящую из цинкового электрода, погруженного в 0.1 М ZnSO4, и медного электрода, погруженного в 0.1 М CuSO4. Рассчитайте э.д.с. этой ячейки.

Решение. Согласно значениям Е° для гюлуреакций:
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самопроизвольно протекает полуреакция восстановления Сu2+. Следовательно, цинковый электрод - анод, медный - катод. Схема предложенной в условии ячейки:

Zn|ZnSO4(0.1 M)||CuSO4(0.1 M)|Cu

Рассчитаем потенциалы анода и катода, приняв ионную силу, равной нулю.
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Следовательно, ячейка является гальваническим элементом (источником тока): в ней самопроизвольно протекает химическая реакция:

Cu2+ + Zn ↔ Сu + Zn2+
Задачи

1. Рассчитайте стандартный потенциал полуреакции AgI + е ↔ Ag + I- из величины Е° полуреакции Ag+ + е ↔ Ag.

2. Рассчитайте стандартный потенциал полуреакции Ag2CrO4 + 2е ↔ 2Ag + СrО42- из величины стандартного потенциала полуреакции Ag+ + е ↔ Ag.

3. Рассчитайте стандартный потенциал полу реакции Ag2S + 2e ↔2Ag + S2- из величины стандартного потенциала полуреакции Ag+ + е ↔ Ag.

4. Рассчитайте стандартный потенциал полуреакции Al3+ + 3е ↔ А1 из величины стандартного потенциала полуреакции AlF63- +3e ↔ A1 + 6F-.

5. Рассчитайте стандартный потенциал полуреакции А13+ + 3е ↔ А1 из величины стандартного потенциала полуреакции А1(ОН)4- + 3е ↔ Al + 4OH-.

6. Рассчитайте стандартный потенциал полуреакции H2AsO4- + 3Н+ + 2e ↔ HAsO2 + 2H2O из величины стандартного потенциала полу реакции H3AsO4 + 2H+ + 2e ↔ HAsO2 + 2Н2О.

7. Рассчитайте стандартный потенциал полуреакции Вi(ОН)3 + 3е ↔ Bi + 3ОН- из величины стандартного потенциала полуреакции Bi3+ + 3е ↔ Bi.

8. Рассчитайте стандартный потенциал полу реакции Cd2+ +2е ↔ Cd из величины стандартного потенциала полуреакции Cd(NH)2+ + 2е ↔ Cd + 4NH3.

9. Рассчитайте стандартный потенциал полу реакции Со3- + е ↔ Со2+ из величины стандартного потенциала полуреакции Co(NH3)63+ + e ↔ Co(NH3)62+.

10. Рассчитайте стандартный потенциал полуреакции Сu2+ + е + Cl- ↔ CuCl из величины стандартного потенциала полу реакции Cu2+ + e ↔ Cu+.

11. Рассчитайте стандартный потенциал полуреакции Сu2+ + 2е ↔ Сu из величин стандартных потенциалов полуреакций Сu2+ + е ↔ Сu+ и Cu+ + e ↔ Сu.

12. Рассчитайте стандартный потенциал полуреакции Fe(CN)63- + е ↔ Fe(CN)64- из величины стандартного потенциала полуреакции Fe3+ + е ↔ Fe2+.

13. Рассчитайте стандартный потенциал полуреакции 2HNO2 + 6e + 6Н+ ↔ N2 + 4Н2О из величины Е° полуреакции 2NO2- + 6е + 8Н+ ↔ N2 + 4H2O.

14. Рассчитайте стандартный потенциал полуреакции NO3- + 3Н+ + 2е ↔ HNO2 + Н2О из величины Е° полуреакции NO34 + 2Н+ +2e ↔ NO2- + H2O.
15. Рассчитайте стандартный потенциал полуреакции H3ASO4 + 2H+ + 2е ↔ HAsO2 + 2Н2О из величины Е° полуреакции Н2AsO4- + 3Н+ + 2е ↔ HAsO2 + 2Н2О.

16. Рассчитайте формальный потенциал полуреакции Ag(CN)43- + е ↔ Ag + 4CN- в 2 М растворе цианида калия.

17. Рассчитайте формальный потенциал полуреакции Сu2+ + 4CN- + е ↔ Cu(CN)4- в 1 М растворе цианида калия.

18. Рассчитайте формальный потенциал полуреакции NO2- + 2Н+ +е ↔ NO + Н2O при: а) рН 5; б) рН 7.00; в) рН 10.00.

19. Определите направление и рассчитайте константу равновесия реакции между арсенитом натрия и иодом в смеси 0.01 М угольной кислоты и 0.02 М гидрокарбоната натрия.

20. Определите направление и рассчитайте константу равновесия реакции между хлоридом олова(II) и хлоридом железа(III) в отсутствие и присутствии 1 М фторида натрия.

21. Рассчитайте константу равновесия реакции между ионами железа(II) и церия(IV) в 1 М растворе серной кислоты.

22. Может ли железо(II) восстановить серебро(I) в 1 М растворе хлорида натрия?

23. Можно ли с помощью олова(II) восстановить: а) Вr2 до Вr-; б) Fe(III) до Fe(II); в) Fe(III) до Fe(0)?

24. Чем можно объяснить тот факт, что раствор бихромата калия устойчив бесконечно долго, хотя Е°(Cr2O72-/2Cr3+) = 1.31 В, a E°(O2, 4Н+/H2O) = 1.22 В?

25. Рассчитайте э.д.с. ячейки и укажите, является ли она гальваническим элементом или электролитической ячейкой:

а) Pt|VO2+(0.25M), V3+(0.10M),H+(l • 10"3M||Tl3+(0.10M),Tl+(0.05M)|Pt;

б) Сu|СuI(нас.),КI(0.01М)||КI(0.20М),СuI(нас.)|Сu.

26. В каких условиях можно разделить медь (II) и кадмий (II) с помощью металлического железа?

27. Почему пероксид водорода не может окислить хром (III) в кислой среде до хрома(VI)?
Контрольные вопросы

1. Что такое окислительно-восстановительная полуреакция?

2. Что такое реакция окисления - восстановления?

3. Что называется электродным потенциалом?

4. Что такое стандартный электродный потенциал?

5. Что такое обратимая окислительно-восстановительная система?

6. Приведите примеры обратимых окислительно-восстановительных систем.

7. Как можно определить электродный потенциал обратимой окислительно-восстановительной системы?

8. Сформулируйте правила записи гальванического элемента.

9. Напишите уравнение Нернста и поясните значения всех входящих в него величин.

10. Что такое формальный потенциал?

11. Как влияет ионная сила на величину электродного потенциала? Покажите, как связаны стандартный и формальный потенциалы.

12. Как влияют конкурирующие реакции комплексообразования или осаждения с окисленной (восстановленной) формой на величину потенциала?

13. Как оценить изменение потенциала за счет связывания окисленной (восстановленной) формы в комплекс?

14. Как оценить влияние на потенциал связывания окисленной или восстановленной формы в малорастворимое соединение?

15. Как влияет рН среды на величину потенциала? Выведите формулу зависимости потенциала от рН для полу реакции, протекающей с участием ионов водорода или гидроксида.

16. Как определить направление реакции окисления - восстановления и полноту ее протекания?

17. Выведите формулу для расчета константы равновесия реакции окисления - восстановления.

18. Как можно изменить направление реакции окисления - восстановления?

19. Приведите примеры использования окислительно-восстановительных реакций для растворения малорастворимых соединений.

20. Назовите основные окислители и восстановители, используемые для разделения и обнаружения ионов. Напишите соответствующие пол у реакции.

21. Как изменяются окислительно-восстановительные свойства пероксида водорода в зависимости от рН? Напишите соответствующие полуреакции.

22. В каких условиях проводят окисление с помощью персульфата аммония? Напишите реакции, объясняющие роль катализатора, и объясните необходимость проведения реакции в кислой среде.

23. В каких условиях следует проводить реакцию образования надхромовой кислоты?

24. Почему не удается обнаружить ион марганца(II) действием окислителя на концентрированные растворы солей марганца(II)?

25. В каких условиях надо проводить реакцию обнаружения иона кобальта(II) с помощью нитрита калия?

26. Приведите примеры использования реакций окисления - восстановления для разделения ионов: а) меди и кадмия; б) висмута и сурьмы.

27. Напишите реакции взаимодействия бромид- и иодид-ионов с хлорной водой и объясните, в какой последовательности они протекают.

28. Напишите реакции окисления - восстановления, пригодные для удаления нитрит-иона из раствора.

29. В каких условиях нитрат-ион можно восстановить до: а) аммиака; б) нитрит-иона?

30. Чем можно избирательно восстановить марганец(VII) в присутствии хрома(VI) и ванадия(V)?
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