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1. СУЩНОСТЬ ГРАВИМЕТРИЧЕСКОГО АНАЛИЗА.
ХАРАКТЕРНЫЕ ОСОБЕННОСТИ МЕТОДОВ ГРАВИМЕТРИИ
1.1. Сущность гравиметрического анализа
Гравиметрический, или весовой анализ основан на определении массы выпавшего в осадок или образовавшего газообразное соединение вещества. Гравиметрия относится к химическим методам количественного анализа.
Различают прямую и косвенную гравиметрию. В прямой гравиметрии определяют массу осадка или массу газа, собранного в специальный сосуд. В косвенной гравиметрии массу газообразного вещества определяют по разности масс пробы до и после удаления газообразного вещества. Примером косвенной гравиметрии является определение воды в образце по разности массы образца до и после высушивания [1].
Преимущества гравиметрии: высокая точность анализа, не требуется дорогостоящее оборудование, не требуется применение эталонов.
Недостатки гравиметрии: длительность анализа, низкая селективность, из-за чего требуется проводить предварительное отделение мешающих компонентов.
Аналитическим сигналом в гравиметрии является масса вещества. В большинстве случаев измеряют массу не самого определяемого вещества, а соединения, содержащего определяемый элемент. Для вычисления массы определяемого вещества находят гравиметрический фактор [1]:
,
где а и b – стехиометрические коэффициенты, позволяющие уравнять количество атомов определяемого элемента в определяемом веществе и в гравиметрической форме;
МО.В. – молярная масса определяемого вещества, г/моль;
МГ.Ф. – молярная масса гравиметрической формы, г/моль.
Массу определяемого вещества находят по формуле
тО.В. = F∙тГ.Ф.,
где F – гравиметрический фактор;
тГ.Ф – масса гравиметрической формы.
Все взвешивания в гравиметрическом анализе проводят на аналитических весах с точностью ± 0,1 мг.
В гравиметрии предъявляются особые требования к осаждаемой и гравиметрической формам.
Осаждаемая форма должна быть практически нерастворима в воде. Масса оставшегося в растворе после образования осадка определяемого вещества должна быть меньше 0,1 мг. Осадок должен быть в форме, удобной для фильтрования. Лучше всего, когда осадок крупнокристаллический. Если осадок образуется в аморфном виде, он должен быть хорошо скоагулирован, что достигается правильным выбором электролита, добавляемого в раствор. Осадок должен быть чистым и не содержать посторонних примесей [1].
Для получения чистого крупнокристаллического осадка осаждение необходимо проводить в условиях минимального пересыщения – добавлять осадитель в горячий раствор небольшими порциями при постоянном перемешивании. Для уменьшения растворимости осадка после завершения осаждения добавляют избыток осадителя, охлаждают раствор и оставляют осадок под слоем раствора для старения.
Для получения легко фильтрующихся аморфных осадков осаждение ведут из горячего раствора при перемешивании в присутствии электролита, достаточного для коагуляции осадка. Осадок оставляют под слоем раствора не более, чем на два часа для его уплотнения.
Гравиметрическая форма, получаемая после высушивания и прокаливания, должна соответствовать стехиометрической формуле, быть устойчивой – не поглощать воду, углекислый газ, не окисляться на воздухе, не разлагаться при комнатной температуре, молярная масса гравиметрической формы должна значительно превышать молярную массу определяемого вещества для уменьшения значения гравиметрического фактора и минимизации погрешности взвешивания [1].
1.2. Характерные особенности методов гравиметрии
Все методы гравиметрии можно разделить на три вида: отгонка, выделение и осаждение.
Метод выделения заключается в извлечении определяемого вещества из пробы. Этим методом определяют зольность топлива, растений, почвы [2]. 
Последовательность операций в методе выделения: 
1. Взвешивают пустой тигель. 
2. Взвешивают тигель с навеской пробы. 
3. Помещают тигель в печь, постепенно нагревают печь до нужной температуры, выдерживают тигель с навеской определённое время, необходимое для полного разложения пробы.
4. Переносят тигель с разложившейся пробой в эксикатор до охлаждения.
5. Взвешивают тигель с выделенным определяемым веществом.
6. По разности массы тигля с определяемым веществом и массы пустого тигля находят массу определяемого вещества, а по отношению массы определяемого вещества к массе навески пробы вычисляют массовую долю определяемого вещества в пробе.
Метод отгонки заключается в удалении газообразного компонента из пробы. Определить массу газообразного продукта можно или по увеличению массы предварительно взвешенного поглотителя, или по уменьшению массы взятой навеки пробы. Метод отгонки применяется для определения влажности пробы, содержания кристаллизационной воды. В методе отгонки важным условием является отсутствие других газообразных веществ, удаляемых вместе с определяемым газообразным компонентом [2].
Последовательность операций в методе отгонки (прямой метод):
1. Взвешивают пробу, помещают её в сосуд для отгонки.
2. Взвешивают поглотитель.
3. Собирают прибор для отгонки, присоединив трубку от колбы с пробой к поглотителю.
4. Нагревают пробу до полного удаления определяемого вещества.
5. Отсоединяют поглотитель, охлаждают его в эксикаторе до комнатной температуры.
6. Взвешивают поглотитель с поглощенным определяемым веществом, по разности масс вычисляют массу определяемого вещества.
Последовательность операций в методе отгонки (косвенный метод).
1. Взвешивают пробу.
2. Нагревают пробу до полного удаления определяемого вещества.
3. Охлаждают продукт разложения пробы в эксикаторе.
4. Определяют массу пробы после удаления определяемого вещества.
5. По разности масс пробы до и после нагревания вычисляют массу определяемого вещества.
Самым распространенным является метод осаждения. В этом методе определяемое вещество переводят в осадок и определяют массу полученного осадка. Последовательность операций в методе осаждения [1]:
1. Осаждение соединения, содержащего определяемый элемент. Это соединение называется осаждаемой формой.
2. Фильтрование раствора для отделения осадка от жидкости.
3. Промывание осадка для удаления загрязнений.
4 Высушивание осадка для удаления воды при температуре 105 оС или прокаливание осадка при высокой температуре для превращения в устойчивое соединение со стехиометрическим составом. Полученное после высушивания и прокаливания вещество называют гравиметрической формой.
5. Охлаждение гравиметрической формы в эксикаторе для предотвращения поглощения им влаги.
6. Взвешивание полученного осадка.
Методы гравиметрического анализа применяются в тех случаях, когда требуется высокая точность и нет необходимости в быстром выполнении анализа. Например, методы гравиметрии используют в арбитражных анализах.


2. ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ
В аналитической химии важно учитывать, что многие соли в растворе вступают в реакцию ионного обмена с водой, в результате чего образуются новые ионы и изменяется рН среды. Гидролизу подвергаются растворимые соли, образованные хотя бы одним слабым электролитом. 
Гидролиз соли, образованной сильным основанием и слабой кислотой, рассмотрим на примере силиката натрия Na2SiO3. В растворе силикат натрия диссоциирует по уравнению
Na2SiO3 ↔ 2Na+ + SiO32-.
Катион Na+ принадлежит сильному основанию NaОН.
Анион SiO32- принадлежит слабой кислоте H2SiO3 (Kа = 1,3∙10-11).
Гидролиз идёт по слабому аниону.
SiO32- + Н2О ↔ НSiO3- + ОН-;
Na2SiO3 + Н2О ↔ NaНSiO3 + NaОН.
В результате среда становится щелочной, pH > 7.
Степень гидролиза определяют как отношение концентрации гидролизовавшихся ионов к общей концентрации соли в растворе.
β = Сгидр/С0.
Константа равновесия процесса гидролиза выражается формулой [3]
.
В водном растворе изменением концентрации молекул воды можно пренебречь, считая [Н2О] постоянной. Умножим левую и правую части уравнения на концентрацию воды и на концентрацию ионов Н+:
.
Произведение концентраций ионов ОН- и Н+ равно ионному произведению воды:
Kw = [H+]∙[OH-] = 10-14.
Выражение  равно обратной величине константы диссоциации слабой кислоты по второй ступени:
.
С учётом этого, выражение для константы гидролиза, примет вид
.
Если концентрацию Na2SiO3 обозначить как С, то концентрации ионов НSiO3- + ОН- можно выразить через степень гидролиза:
[НSiO3-] = [ОН-] = β∙C,
а концентрация не вступивших в реакцию гидролиза ионов SiO32- будет равна
[SiO32-] = С - β∙C.
С учетом этих обозначений выражение для константы гидролиза примет вид
.
Так как обычно β << 1, то степень гидролиза равна
.
Подставим в это уравнение выражение для константы гидролиза:
.
Концентрацию ионов ОН- можно найти по уравнению
[ОН-] = β∙C = .
Вычислить рН раствора соли, подвергающейся гидролизу, можно по уравнению [3]
рН = 14 – рОН = 14 + 0,5∙(lgKw + lgC – lgKa,2) = 7 – 0,5∙lgKa,2 + 0,5∙lgC.
Если необходимо вычислить степень гидролиза по второй ступени, что в выражение для степени гидролиза подставляют константу диссоциации кислоты по первой ступени:
.
Гидролиз соли, образованной слабым основанием и сильной кислотой, рассмотрим на примере хлорида меди CuCl2. В растворе хлорид меди диссоциирует на ионы по уравнению
CuCl2 ↔ Cu2+ + 2Cl-.
Катион Cu2+ принадлежит слабому основанию Cu(ОН)2 (Kb = 3,4∙10-7).
Анион Cl- принадлежит сильной кислоте HCl.
Гидролиз идёт по слабому катиону:
Cu2+ + Н2О ↔ CuОН+ + Н+;
CuCl2 + Н2О ↔ CuОНCl + НCl
Среда становится кислой, рН < 7.
Концентрация ионов Н+ равна
[H+] = β∙C,
где β – степень гидролиза;
С – концентрация соли в растворе.
С учетом выведенного уравнения для степени гидролиза [3]

концентрация ионов Н+ равна
;
pH = 7 + 0,5∙lgKb,2 – 0,5∙lgC.
Рассмотрим гидролиз соли, образованной слабым основанием и слабой кислотой, на примере NH4CN. В растворе соль диссоциирует на ионы
NH4CN ↔ NH4+ + CN-.
Катион NH4+ принадлежит слабому основанию NH4ОН (Kb = 1,76∙10-5).
Анион CN- принадлежит слабой кислоте НCN (Ка = 6,2∙10-10).
Гидролиз идёт как по катиону, так и по аниону.
NH4+ + Н2О ↔ NH4ОН + Н+;
CN- + Н2О ↔ НCN + ОН-
Константа гидролиза в этом случае зависит и от константы диссоциации слабого основания, и от константы диссоциации слабой кислоты [3].
.
Степень гидролиза в данном случае не будет зависеть от концентрации соли:
.
Концентрация ионов Н+ равна
;
pH = 7 + 0,5∙pKa – 0,5∙pKb.
Если кислота слабее основания, то pKa > pKb и раствор имеет щелочную реакцию (рН > 7). Если pKa < pKb, раствор имеет кислую реакцию (рН < 7).


3. АНАЛИТИЧЕСКАЯ КЛАССИФИКАЦИЯ АНИОНОВ.
ГРУППОВЫЕ РЕАГЕНТЫ
Известно несколько аналитических классификаций анионов – по способности образовывать малорастворимые соединения, по окислительно-восстановительным свойствам. Наиболее распространена классификация на основе образования нерастворимых соединений с катионами серебра и бария.
К первой аналитической группе относятся анионы, образующие нерастворимые соединения с ионами Ва2+. Групповым реагентом для обнаружения анионов этой группы является раствор BaCl2 в нейтральной или слабо щелочной среде. К первой аналитической группе относятся анионы SO42-; SO32-; S2O32-; C2O42-; CO32-; B4O72-; BO2-; PO43-; AsO43-; AsO33-; F-. Эти ионы образуют белые осадки с ионов бария. Ион CrO42- можно обнаружить с помощью этого же группового реагента, в ходе реакции образуется ярко-жёлтый осадок [4].
К второй аналитической группе относятся анионы, образующие нерастворимые соединения с ионом Ag+. Групповым реагентом является раствор AgNO3 в разбавленной азотной кислоте. К этой группе относятся анионы Cl-; Br-; I-; BrO3-; CN-; SCN-; S2-. В результате реакции образуются осадки: белый AgCl, растворимый в избытке NH3; светло-жёлтый AgBr и жёлтый AgI; белые AgBrO3, AgCN, AgSCN и чёрный Ag2S.
К третьей аналитической группе относятся анионы, соли бария и серебра которых хорошо растворимы в воде. В этой группе нет группового реагента. К ней относятся анионы NO2-; NO3-; CH3COO- и некоторые другие.
Классификация, основанная на окислительно-восстановительных свойствах анионов, делит их на три группы. В первую группу входят анионы, проявляющие свойства сильных окислителей. Групповым реагентом для этих анионов является раствор KI в разбавленной серной кислоте. К первой группе по этой классификации относятся анионы BrO3-; AsO43-; NO3-; NO2-; MnO4-; Cr2O72-; ClO3-. Эти анионы окисляют I- до I2, цвет раствора становится красно-коричневым, с образованием осадка. При низких концентрациях ионов-окислителей цвет раствора становится соломенно-желтым, а при добавлении одной капли крахмала окраска становится синей [4].
Во вторую аналитическую группу попадают анионы, проявляющие восстановительные свойства. В этой группе два групповых реагента. С помощью растворов I2 в KI определяют анионы S2-; S2O32-; SO32-; AsO33-. Аналитическим признаком является обесцвечивание раствора йода.
Если в качестве группового реагента использовать раствор KMnO4 в разбавленной серной кислоте, можно определить большее число анионов: S2-; S2O32-; SO32-; AsO33-; NO2-; C2O42-; Cl-; Br-; I-; CN-; SCN-. При этом происходит обесцвечивание раствора KMnO4.
Третью группу по окислительно-восстановительной классификации составляют анионы, не проявляющие окислительных или восстановительных свойств. Групповой реагент в этой группе отсутствует. К ней относятся анионы SO42-; CO32-; PO43-, CH3COO-; B4O72-; BO2-. Эти анионы не окисляют раствор KI и не обесцвечивают растворы I2 в KI и KMnO4 в разбавленной серной кислоте.


4. ЗАДАЧА ПО ТЕМЕ «ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ»
На основании электронных уравнений расставьте коэффициенты в уравнении реакции. Укажите, какое вещество является окислителем, какое – восстановителем.
KI + H2O2 + H2SO4 = I2 + K2SO4 + H2O
Решение
Расставим степени окисления у всех элементов [5]:
K+I- + H2+O2- + H2+S+6O4-2 = I20 + K2+S+6O4-2 + H2+O-2.
Выпишем элементы, которые изменяют степень окисления:
I- превращается в I2, О- превращается в О-2.
Запишем электронные уравнения, указав число отданных или принятых электронов.
2I- - 2e → I20 | 1 – окисление;
2O- + 2e → 2O-2 | 1 – восстановление.
Число отданных электронов равно числу принятых электронов, стехиометрические коэффициенты перед восстановителем и окислителем равны 1. Расставим коэффициенты в уравнении реакции:
2KI + H2O2 + H2SO4 = I2 + K2SO4 + 2H2O
KI – восстановитель; H2O2 – окислитель.


5. ЗАДАЧА ПО ТЕМЕ «РАСТВОРЫ»
Сколько миллилитров концентрированной соляной кислоты (плотность 1,19 г/см3), содержащей 38 % HCl, нужно взять для приготовления одного литра 2 Н раствора?
Дано: ρ = 1,19 г/см3; ω(HCl) = 38 %; V2 = 1 л; СЭ(HCl) = 2 Н.
Найти: V1 - ?
Решение
Масса HCl, которая содержится в 1 л 2 Н раствора, равна [6]
т(HCl) = МЭ(HCl)∙СЭ(HCl)∙V2,
где т(HCl) – масса кислоты в растворе, г;
МЭ(HCl) – молярная масса эквивалента HCl, равна молярной массе, так как кислота одноосновная: МЭ(HCl) = 1 + 35,5 = 36,5 г/моль;
СЭ(HCl) – молярная концентрация эквивалента раствора кислоты, равна 2 Н;
V2 – объём раствора, который нужно приготовить, равен 1 л.
т(HCl) = 36,5∙2∙1 = 73,0 г.
Масса 38 % раствора кислоты, в котором содержится 73 г HCl, равна [6]
тр-ра = т(HCl)∙100/ω(HCl),
где т(HCl) – масса кислоты в растворе, равна 73,0 г;
ω(HCl) – массовая доля HCl в концентрированном растворе, равна 38 %.
тр-ра = 73,0∙100/38 = 192,1 (г).
Объём раствора массой 192,1 г равен
V1 = тр-ра/ρ,
где тр-ра – масса раствора концентрированной кислоты, равна 192,1 г;
ρ – плотность раствора концентрированной кислоты, равна 1,19 г/см3.
V1 = 192,1 : 1,19 = 161,4 (см3).
Ответ: для приготовления 1 л 2 Н раствора HCl необходимо 161,4 см3 концентрированного раствора.
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