ЕЛЕКТРОХІМІЧНІ МЕТОДИ АНАЛІЗУ

Основані на вимірюванні електрохімічних параметрів електрохімічних явищ, які виникають в дослідному розчині. Електрохімічні процеси в розчині супроводжуються появою або зміною різниці потенціалів між електродами або зміною струму, що проходить крізь розчин

І. К л а с и ф і к а ц і я     м е т о д і в
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А) в залежності від типу явищ, які вимірюються
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Потенціометричний
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Електрогравіметричний

· Кондуктометричний

· Вольтамперометричний (полярографічний)


Основний елемент приладів – електрохімічна комірка

	Гальванічний елемент, де внаслідок перебігу хімічних окисно – відновних процесів виникає різниця потенціалів (ЕРС)
	Електролітична комірка, в якій під впливом прикладеного ззовні потенціала відбувається електроліз – окисно-відновний процес на електродах


Б) в залежності від  способу використання
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Концентрацію речовин  та деякі фізико – хімічні константи визначають за показанням приладу

	
Індикацію точки еквівалентності фіксують за допомогою електрохімічних вимірювань


Електрохімічні  методи можна класифікувати на :

· прямі, в яких концентрацію речовини вимірюють безпосередньо за показаннями приладу;

· непрямі (електрохімічне титрування), в яких індикацію точки еквівалентності фіксують за допомогою електрохімічних вимірювань.

Відповідно з цією класифікацією розрізняють потенціометрію та потенціометричне титрування; кондуктометрію та кондуктометричне титрування тощо.

Електрохімічні методи аналізу набули широкого застосування в аналітичній практиці. 

Потенціометричний метод аналізу

 Загальні положення та застосування методу

Потенціометричний метод аналізу – метод визначення концентрації іонів, оснований на вимірюванні електрохімічного потенціалу індикаторного електроду, зануреного в дослідний розчин.

Існують кілька напрямків застосування потенціометрії.

Пряма потенціометрія – основана на вимірюванні потенціалу    індикаторного електроду, зануреного в дослідний розчин та розрахунку концентрації досліджуваних іонів.

Цей метод застосовують для визначення концентрації в розчині іонів водню (рН), іонів К+ (рК), Вr- (pBr)  та інших.

Непряма потенціометрія – це метод потенціометричного титрування, де кінцева точка титрування встановлюється за зміною потенціалу індикаторного електроду.

 Потенціометричний метод аналізу був розроблений  наприкінці ХІХ сторіччя. Розвиток промисловості, різних галузей виробництва, науки вимагав прогресу методів контролю   будь-яких величин. Так, наприклад, в багатьох виробництвах необхідно дотримуватись точного значення концентрації водневих іонів, тобто рН; адже відомо, що рН середовища впливає не тільки швидкість реакції, на вихід продукту, але й на напрямок реакції. Можна навести простий приклад, відомий ще з курсу “Аналітична хімія”.

Інший приклад. Дуже велика необхідність у визначенні концентрації водневих іонів у медиків та біологів. Навіть  саме поняття “рН”  веде свій початок від біолога Зьоренсена, який в 1908 році ввів позначення:
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Можливість визначати рН потенціометричним методом дала новий поштовх розвитку цього фізико-хімічного методу аналізу. І, перш за все, завдяки  значній точності, чутливості, експресності, можливості визначати рН у мутних та забарвлених  середовищах (на відміну від кольорових індикаторів), а також можливості автоматизувати процес визначення.

За свідоцтвом ряда авторів, причиною особливого підйому медичної рН-метрії та іонометрії послужила епідемія поліомієліту в Скандинавських країнах в 1952-1953 роках та хвиля легенькових захворювань та грипу в Європі та Америці в ті роки. І це не випадково. Адже контроль рН крові допомагає медикам виявляти хвороб. Наприклад, кров здорової людини має рН 7,3 – 7,4;  кров при серйозних захворюваннях рН 7,2;  шлунковий сік  рН 0,9 – 1,6 ;   кишковий сік рН 6,0 – 7,6

Розвиток особливих електродів (іонометричних) дозволив поширити коло об’єктів досліджень: від контролю якості води й нітрат – аніонів в продуктах харчування до визначення слідів елементів  в надчистих реактивах.

Теоретичні основи методу

Основне рівняння потенціометрії

Потенціометричний метод аналізу оснований на рівнянні Нернста, яке пов’язує потенціал електроду з активністю компонентів зворотної окислювально-відновної системи.  

                                 ,                       

                    де     
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 - стандартний електродний потенціал;

    R – газова стала, 8.314 Дж\моль К

Т – абсолютна температура , К;

F – число Фарадея, 96500 Кл;
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- активність іонів металу в розчині.

В розбавлених розчинах коефіцієнти активності іонів приблизно дорівнюють одиниці, тому активність дорівнює концентрації:
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При  t=298(К та  відповідних значеннях R, F й коефіцієнту перерахунку від натурального логарифму до десятичного ln=2,303lg, рівняння Нернста має вигляд:
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 Якщо вимірювання проводять в розчинах, що містять іони одного й того ж  металу в різних ступенях окиснення, то рівняння:
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Електродний потенціал

При зануренні металу в розчин, що містить його іони,   можливий процес переходу іонів з поверхні металу в розчин й зворотній процес переходу іонів металу. В результаті цього поверхня електроду набуває заряду. Знак його залежить від того, який з вказаних процесів відбувається. На межі розподілу фаз виникає різниця потенціалів. Коли швидкість переходу іонів з розчину на метал дорівнює швидкості  переходу іонів металу в розчин, встановлюється рівновага. Рівноважну різницю потенціалів, яка виникає на межі метал-розчин, називають рівноважним потенціалом електроду. Чим більш активний метал, тим більш від’ємний його рівноважний потенціал.

Стандартний електродний потенціал

Електродний  потенціал редокс-пари, виміряний відносно водневого електроду за стандартних умов, називається стандартним електродним потенціалом (при  концентрації іонів 1 моль/дм3).

Потенціал водневого електроду умовно прийнятий за “0” при будь-якій температурі та тиску водню 101325Па. В довідниках наводяться значення стандартних електродних потенціалів для багатьох окисно-відновних систем. 

Реальний електродний потенціал

На величину електродного потенціалу впливають різні фактори: природа електроліту; концентрація іонів; рН розчину; сторонні іони, що не беруть безпосередньо участі в реакції.

 Електродний  потенціал редокс-системи виміряний, за реальних умов називається реальним електродним потенціалом.

Електроди в потенціометрії

Для  того, щоб провести потенціометричне  вимірювання необхідно скласти гальванічний елемент, який складається  з індикаторного електроду та електроду порівняння.

Індикаторним називається електрод, потенціал якого залежить від концентрації (активності) досліджуваного іона.

Електродом порівняння називається електрод, потенціал якого повинен залишатися постійним незалежно від перебігу будь-яких реакцій в дослідному розчині.

Електрорушійна сила (Е.Р.С.) дослідного гальванічного елементу виражається формулою:

Е= φ електроду порівняння - φіндикаторного електроду
Індикаторні електроди

Індикаторний електрод повинен задовільняти ряду вимог:

· його потенціал повинен бути відтворюванним за встановлюватись досить швидко;

· повинен мати достатню хімічну стійкість; 

 В ролі індикаторних електродів в потенціометрії використовують:

1. Металічні електроди І роду – це металічна  платівка, що занурена в розчин добре розчинної солі цього металу. Наприклад, мідний електрод, занурений в розчин солі міді Cu2+, складає електродну пару Cu2+/ Cu, потенціал якої залежить від концентрації іонів міді: 
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. Електроди з срібла, ртуті, кадмію та деяких інших металів дають добрі результати. Але для багатьох металів таких, як хром, кобальт та інших, це не характерно й електроди з них в ролі індикаторних не використовуються, оскільки не дають відтворюваних результатів.

2. Амальгамні електроди – у багатьох електродів відтворюваність значно покращується, якщо  використовувати не просто метал, а його амальгаму.

3. Редокс-електроди – застосовуються для вимірювання окисно відновного потенціалу системи. Для цього використовуються благородні метали: платина, золото, іридій, або графіт. Потенціал індикаторного електроду повинен фіксувати зміну співвідношення концентрацій окисленої та відновленої форм. Часто використовується платиновий електрод. При цьому не виникає рівноваги між металом електроду та іонами в розчині. Індикаторний електрод служить тільки  провідником електронів, набуваючи більший або менший потенціал в залежності від інтенсивності притягання електронів окисленою формою, що в свою чергу визначається природою іонів, які знаходяться в розчині та їх концентрацією.

4. Іонселективні мембранні електроди – це гальванічні елементи, в яких різниця потенціалів на межі розподілу фаз електродний матеріал-електрод залежить від концентрації досліджуваного іону в розчині. Електродний матеріал представляє собою тверду або рідку мембрану, в яку введена речовина, що здатна реагувати на досліджувані іони. Ці іони при стиканні з водою або з водним розчином електроліту здатні переходити в нього. Іноді навпаки, іони з розчину проникають в мембрану. В результаті поверхня мембрани набуває заряду, протилежного заряду іонів, що перейшли в розчин,  на межі розподілу фаз виникає потенціал, значення якого залежить від активності  іонів в розчині. Якщо мембрана поділяє два розчини з різною активністю, наприклад однозарядних іонів, тоді потенціал визначають за рівнянням Нернста. Іоноселективні електроди дуже чутливі. Межа  відкриття   іонів   цими     електродами    дорівнює     10-5 – 10-7 моль/л, а мінімальна кількість проби, необхідна для одного вимірювання 0,05-1см3. Мембранні електроди широко використовуються для вимірювання активності іонів в розчині методом прямої потенціометрії, наприклад для визначення ClO- . NO-3, I-, Br-, Cl-, SCN- катіонних та аніонних ПАР  тощо.  

Найпростішим й найпоширенішим мембранним електродом є скляний  електрод. 

Скляний електрод

Теорія  скляного електроду    була    розроблена    академіком         Б.П. Нікольським. Дія скляного електроду основана на виникненні різниці потенціалів між тонкою скляною плівкою та  водними розчинами з певною концентрацією (активністю) водневих іонів. Воднева функція скляного електрода, тобто залежність різниці потенціалів від активності іонів водню в розчині, обумовлена їх дифузією в скло. До одного кінця відкритої скляної трубки припаяна скляна плівка з спеціального сорту скла товщиною в кілька сотих міліметра. В інших конструкціях (більш поширених в лабораторній практиці) видувають на кінці трубки кульку з тонкими стінками. Зазвичай використовують легкоплавке скло, до складу якого входить 72% кремнієвої кислоти, 6% оксиду кальцію й 22% оксиду натрію. Всередину   трубки (кульки)    наливають    стандартний    розчин   хлоридної  кислоти (СМ=0,1 моль/дм3), та  поміщають туди стандартний хлорсрібний електрод. Іони лужних металів скла здатні обмінюватись на Н+- іони, які адсорбуються на тонкій скляній стінці (мембрані) електрода. Якщо скляний електрод внести в розчин з значенням рН, що відрізняється від рН розчину    всередині електрода, то на скляній мембрані (1) виникає мембранний потенціал (рис. 7.1).  Зміна концентрації Н+ - іонів, що беруть участь в іонному обміні з зовнішньої поверхні скляної мембрани, приводить до зміни кількості адсорбованих Н+ - іонів. При цьому зовнішня гідратована поверхня скла набуває заряду, який відрізняється за величиною від заряду на внутрішній поверхні мембрани. Скляний електрод в парі з електродом порівняння (як правило використовують хлорсрібний насичений електрод),  утворюють електрохімічну комірку. 

	Електроди порівняння

Hg|Hg2Cl2|KCl

або

Ag|AgCl|KCl
	Зовнішній розчин, що аналізується
	Скляний електрод



	
	
	Скляна мембрана (кулька)
	Внутрішній розчин (HCl)
	A g|AgCl



φ1                            φ2                 φAg/AgCl 
[image: image8.wmf]   
В ній скло є електрохімічним містком з великим опором. Величина ЕРС в такій комірці визначається співвідношенням активностей  α/н+ / α//н+  по обидві боки й при постійності α/н+  всередині скляного електроду залежить від α//н+  в дослідному розчині:
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де К – стала величина, пов’язана з неоднорідністю скляної мембрани та нерівністю потенціалів внутрішнього хлорсрібного електроду порівняння. Скляний електрод широко застосовується при вимірюванні рН. Він має добру селективність по відношенню до водневих іонів. Що дозволяє  визначати їх в присутності будь-яких інших іонів. Скляні електроди слід перед використанням витримати  в розчині НСl (Cм=0,01 моль/дм3). 

Зберігають скляні електроди у воді. Висихання порушує стабільну роботу.

Рис. 7.1. Електрод  скляний для вимірювання  рН:

1 – корпус; 2- кулька; 3 – контактний напівелемент; 

4 – розчин хлороводневої кислоти

Ідеї, що були розвинені під час створення скляного електроду, стали основою розробки мембранних іонселективних електродів. Спеціальні сорта скла    дозволили     створити      електроди   чутливі  тільки до  одного  виду  іонів 

Електроди порівняння

Електроди порівняння повинні мати достатню стійкість потенціалу у часі, що не змінюється при проходженні незначного струму. Найчастіше використовують електроди другого роду: хлорсрібний та каломельний.

Хлорсрібний електрод (рис.) представляє собою срібну дротинку або платівку, що вкриту шаром AgCl і яка знаходиться в розчині KCl. Потенціал цього електроду визначається активністю іона хлору в розчині.


Рис.   Хлорсрібний  електрод

1 – корпус; 2- контакт-азбестова нитка;   

3 – насичений розчин KCl; 4- електролітичний ключ; 5 – ковпак. 

Рівняння для потенціалу хлорсрібного електроду:
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Каломельний електрод (рис.) складається з металічної ртуті, каломелі та розчину КСl. Його потенціал також залежить від активності іонів хлору:

Рис. 7.4.  Каломельний електрод

1 – платиновий контакт; 2 – ртуть;

 3 – паста з ртуті, каломелі та хлориду калію; 

4 – агар – агар з хлоридом калію. 


Потенціали хлорсрібного, каломельного та ряду інших електродів порівняння вивчені при різних концентраційних й температурних умовах. Стандартний потенціал хлорсрібного електроду можна визначити за рівнянням:
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Для каломельного  електроду залежність стандартного потенціалу від температури має вигляд:
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Точне значення потенціала  електроду порівняння для багатьох потенціометричних визначень часто не вимагається, важлива лише постійність.   Каломельний електрод можна приготувати  в лабораторних умовах, але в лабораторній практиці частіше використовують  хлорсрібні електроди: вони входять до комплектів вимірювальних приладів.
Аналітичне застосування потенціометричного методу аналізу

 Пряма потенціометрія

Методи прямої потенціометрії основані на використанні  рівняння Нернста для визначення активності учасника електродної реакції за експериментальними значеннями ЕРС або потенціалу електрода. Найпоширенішим є метод визначення рН та деяких інших іонів, для яких існують розроблені індикаторні електроди. Прямі потенціометричні визначення   часто називають іонометрією.

Активності іонів та інших розчинених часток використовуються при розрахунках рівноваг, стандартних електродних потенціалів тощо, але результати аналітичного визначення повинні вказувати концентрацію речовини. Оскільки α=с·γ , де γ- коефіцієнт активності, який залежить від іонної сили в розчині, то виникають певні труднощі. Прямий розрахунок концентрації за активністю іону не завжди можна зробити з необхідною точністю, оскільки іонна сила дослідного розчину, від якої залежать коефіцієнти активності, як правило, невідома. Якщо в дослідний розчин внести значну кількість (надлишок) індиферентного електроліту, який ще називають фоновим, та таку ж кількість фонового електроліту внести в стандартні розчини,  що використовуються для побудови калібрувального графіку, то в такому випадку  іонну силу всіх розчинів можна вважати однаковою й за графіком можна визначити концентрацію розчину.

В аналітичній практиці можна використовувати різні прийоми іонометрії. Але найпоширенішим є метод  калібрувального графіку.

Метод клабрувального графіку. Для побудови калібрувального графіку вимірюють ЕРС гальванічного елементу   для серії стандартних розчинів. Потім визначають ЕРС в дослідному розчині. Будують    графік  в    координатах   Е –рCM й за графіком визначають логарифм концентрації дослідного іону в розчині. 

Потенціометричне титрування

Потенціометричне титрування застосовують для визначення кінцевої точки титрування. Для цього використовують залежність рівноважного потенціала індикаторного електроду від складу розчину. Вимірюючи потенціал електроду після додавання кожної порції титранту, можна простежити за перебігом хімічної реакції в процесі титрування. Поблизу точки еквівалентності відбувається різка зміна (стрибок) потенціалу індикаторного електроду. Безумовно, це спостерігається лише тоді, якщо  один з учасників реакції є учасником електродного процесу. За добутими даними будують криву титрування та визначають точку еквівалентності.

Визначення точки еквівалентності.  Визначення точки еквівалентності  проводять за  різними виглядами кривих потенціометричного титрування:

а) Інтегральний вигляд

Для визначення точки еквівалентності проводять дотичні до двох горизонтальних та одного вертикального фрагментів кривої.  Точки перетину дають відрізок,  середина якого вказує на точку еквівалентності.

б) Диференціальний вигляд

За даними таблиці будують графік та знаходять точку еквівалентності.



в) Метод Грана

За даними будують графік й знаходять точку еквівалентності.

Види потенціометричного титрування

Кислотно-основне титрування

В кислотно-основному  титруванні використовують гальванічний елемент, складений з скляного електроду, зворотного до водневих іонів та електроду порівняння, як правило, хлорсрібного.

Потенціометричний метод дозволяє провести кількісне визначення компонентів суміші кислот, але тільки в тому випадку, якщо константи дисоціації відрізняються на три порядки, не менше. Наприклад, при титруванні  суміші хлоридної та оцтової кислоти, на кривій титрування виявляються два стрибки. Перший – це свідоцтво закінчення титрування HCl, другий – оцтової кислоти. Кілька стрибків мають криві титрування багатоосновних кислот, константи дисоціації кожного ступеня яких, значно різняться. Наприклад: фосфорна кислота.
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Оскільки скляний електрод чутливий до зміни кислотності середовища, при титруванні на рН-метрі реєструється зміна рН середовища.

Криві потенціометричного титрування в інтегральному вигляді схожі з розрахунковими кривими класичного титриметричного методу, тому їх можна використовувати для підбору індикаторів, для визначення констант кислотності та основності.

Комплексонометричне титрування

В комплексонометричному методі  титрування використовують різні індикаторні електроди в залежності від реакції комплексолутворення, яка проходить при титруванні.   При зв’язуванні титрантом одного з компонентів редокс-пари (наприклад Fe3+/Fe2+) змінюється його концентрація це викликає зміну потенціалу індикаторного електроду. Використовується також зворотне титрування. 

Окисно-відновне титрування

При окисно-відновному титруванні використовують платиновий індикаторний електрод, який чутливий до редокс-пари. Наприклад, титрування Fe2+   дихроматом калію проводять потенціометрично, так як з початку титрування в розчині з’являється редокс-пара Fe3+/ Fe2+, потенціал якої залежить від концентрації  Fe2+  й  фіксується  платиновим  електродом.

Титрування за методом осадження

В цьому методі титрування використовують металічні або мембранні електроди, чутливі до визначаємого іону або іону – осадника (табл. 2.4). Величина стрибку потенціалу залежить від розчинності осаду, що утворюється. Чим менше розчинність осаду та  його добуток розчинності, тим більше стрибок потенціалу в точці еквівалентності. Метод можна   використовувати і для визначення суміші речовин, які дають осад (наприклад суміш хлоридів та йодидів). Основна вимога: значна різниця ДР.

Потенціометричне титрування в неводних середовищах

Титруванням кислот або основ  в неводних розчинах можна підвищити точність визначення.  Крім того, з’являється можливість окремого визначення суміші двох або кількох кислот та основ, які в водних розчинах дисоціюють приблизно однаково.

Сильні кислоти титруються й у водних розчинах достатньо точно, але в неводних розчинниках точність визначення зростає – збільшується стрибок зміни рН поблизу точки еквівалентності.

Роздільне титрування суміші двох кислот не можна здійснити, якщо їх константи дисоціації однакові або схожі. В цих випадках нейтралізація обох кислот відбувається одночасно й характеризується єдиною кривою титрування. Неводні розчинники виявляють диференцюючу дію: кислоти з однаковими Кдис у воді перетворюються в неводних розчинниках у кислоти різної сили. В такому випадку крива титрування матиме два стрибки. В неводних розчинниках легко визначати й солі.

Методи з прикладенням 


потенціалу ззовні





Методи без прикладення


потенціалу ззовні





Прямі





Непрямі


(електрохімічне титрування)
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