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ЛАБОРАТОРНА  РОБОТА  № 1.
ВИЗНАЧЕННЯ ФІЗИЧНИХ ТА ОПТИЧНИХ ВЛАСТИВОСТЕЙ ВОДИ.

МЕТА : навчитися визначати фізичні та оптичні властивості води.

В ході виконання роботи студенти повинні :

а) знати  методику відбору проб води та визначення її фізичних та оптичних властивостей;

б) вміти виміряти температуру у поверхневому шарі води й прозорість, визначати колір, вид та інтенсивність запаху води.

ПРИЛАДИ ТА РЕАКТИВИ : батометр, білий диск, колби об`ємом на 250 мл – 2 шт., піпетки об`ємом на 2 і 1 мл, годинникове скло – 2 шт., шкала колірності, термометр, електроплитка, циліндр, денсиметр, фільтрувальний папір.

ЗАВДАННЯ :


1. Визначення прозорості за диском.


2. Визначення смаку та запаху.


3. Визначення температури.


4. Визначення каламутності.


5. Визначення кольору.


6. Визначення щільності.

ПОПЕРЕДНІ ВКАЗІВКИ : у річках та озерах проби беруть обережно відром ( занурювати його не більш, ніж на 0.2-0.5 м ) , для взяття глибинних проб користуються батометром. При відборі ним виключено змішування води з повітрям. Для пересилання води у стаціонарну лабораторію треба користуватися поліетиленовим посудом, який перед заповненням треба кілька разів ополоснути. Воду не доливати до пробки на 1-2 см. Для збереження хім. складу проб від змінення їх консервують.


СО2, рН, прозорість, кольоровість визначають на місці, кисень фіксують. Пробу, яку пересилають у стац. лабораторію для повного аналізу води консервують так: у загальну пробу об`ємом на 1000 мл додати 2-4 мл хлороформу CH3Cl, у пробу об`ємом 0.5 л додати 1 мл конц. сірчаної к-ти. До склянки з пробою прив`язати талон КГ-9 зі всіма необхідними даними.

ХІД ВИКОНАННЯ РОБОТИ:
      Завдання 1.  Визначення прозорості за диском.


Це визначення роблять у водоймищах з тіньового боку човна. Глибина у см, на якій білий диск не можна буде побачити, є результатом визначення. Він уточнюється повторним підняттям диску і опусканням його на глибину, записується середній результат.


Визначення кольору води за шкалою.


Шкала – це набір пробірок 21 шт., наповнених кольоровими рідинами різних тонів: від синьо-жовтого №1-11 до жовто-коричневого №12-21. Пробірки закріплені у дерев`яній обоймі. Колір води у об`єкта визначається на фоні білого диска, який опускають на глибину 0.5 глибини прозорості, і порівнюється зі шкалою на фоні білого паперу. У лабораторії вода наливається у пробірку і порівнюється зі стандартною шкалою. Кольорність записують у градусах біхромат-кобальтової шкали.

      Завдання 2.  Визначення смаку та запаху.


Смак води визначають якщо є чітко виражений присмак: болотистий, іржавий, гнилий, гіркий, затхлий, солоний. Визначати смак треба при температурі не нижче 20 градусів. Відмічають інтенсивність смаку у балах (за 5-ти бальною шкалою). Наявно неякісну воду не пробують. При відсутності підозр на забруднення смак визначають при температурі 20-25 градусів. Воду беруть у рот невеликими порціями, але не ковтають. Відмічають не тільки смак води, а й присмаки (залізистий, в`яжучий).

Запах визначають при нагріванні у колбі до t0 = 600C і при t0 = 200C. Перед визначенням запаху колбу об`ємом 100 мл накрити склом, потім відкрити та швидко втягнути носом повітря з колби. Запах відзначити за 5-ти бальною шкалою:

	бал
	0
	1
	2
	3
	4
	5

	інтенсивність
	ніякого
	слабкий
	дуже слабкий
	помітний
	сильний
	дуже сильний



Для визначення наявності запаху сірчаного водню колбу заповнюють водою на ¾ об`єму, закривають пробкою, струшують та нюхають. Інтенсивність запаху: 1 – без запаху,
2 – землистий,  3 – слабко-затхлий, 4 – дуже болотистий, 5 – сірчано-водневий. За допомогою маленького сифону воду налити у пробірку до помітки 5 мл та прилити реактив на сірчано-водень. Закрити пробкою та стряхнути, додати з крапельниці 0.5 мл розчину залізоаміачних квасців, перемішати і через 10-15 хв. колориметрувати. Стандартна колориметрична шкала складена для значень: 0.1, 0.3, 0.5, 1, 3, 5, 10 мг/л. Якщо колір рідини інтенсивніший за самий яскравий еталон, записують результат H2S > 10 мг/л. 

      Завдання 3.  Визначення температури.


Температура води природного об`єкту визначається термометром, який опускається на глибину взяття проби. Температуру поверхневого шару визначають поверхневим термометром у захисній металевій оправі на глибині 0.2 м. Треба витримати термометр у воді 10 хв. Температуру на глибині вимірюють глибоководним термометром, який прикріпляють до батометра. У лабораторії температуру визначають лабораторним термометром. 

      Завдання 4.  Визначення каламутності.


Для визначення ступеню каламутності пробірку діаметром 15 мм та висотою 150 мм наповнюють доверху водою, ставлять на чорний папір, та, дивлячись згори, відмічають результати спостережень.  Ступені каламутності : 1 – прозора, 2 – слабоополісцентна, 3 – ополісцентна, 4 – слабокаламутна, 5 – каламутна, 6 – дуже каламутна.

      Завдання 5.  Визначення кольору.


Визначення кольору проводять тільки у прозорій воді. Якщо вода не прозора, її фільтрують. Пробірку білого скла наповнюють водою, ставлять на білий папір, та, дивлячись згори, визначають колір. При визначенні користуються таблицею:

	Забарвлення при погляді згори
	Приблизна кольоровість у градусах з платиново-кобальтовою шкалою

	Ледве вловиме, слабко-жовте

Дуже слабке, жовте

Жовтувате

Світло-жовте

Жовте

Інтенсивно-жовте

Немає забарвлення
	10

20

40

80

150

300

менше 10


      Завдання 6.  Визначення щільності.


Щільність визначають денсиметром. Воду наливають у мірний циліндр об`ємом 100 мл, вимірюють її температуру та опускають денсиметр зі шкалою від 1000 до 1060. Якщо щільність води буде вищою беруть денсиметр 1060-1120 і т.п. Після заміру щільності денсиметри протирають фільтр. папером. На робочому бланку записують щільність та температуру при якій робилися вимірювання.


КОНТРОЛЬНІ  ЗАПИТАННЯ:

1. Як роблять відбір проб?

2. Як і навіщо консервують проби?

3. Яке обладнання потрібне для визначення прозорості і кольоровості?

4. За яких умов визначають запах води?

5. За якою шкалою визначають запах та смак води?

6. Коли і як визначають температуру води у пробах?


МАТЕРІАЛИ ДО ЗВІТУ:

1. Оформити титульний лист, записати хід роботи.

2. Відповісти на контрольні запитання.


ЛІТЕРАТУРА:

1. Руководство по химическому анализу вод суши, Гидрометеноиздат, Л.. 1973г., ст. 14-22.

ЛАБОРАТОРНА  РОБОТА  № 2.

ВИЗНАЧЕННЯ НАЯВНОСТІ У ВОДІ  СО2.

МЕТА : навчитися визначати концентрацію СО2 у досліджуваній воді.

В ході виконання роботи студенти повинні :

а) знати  сутність методу прямого титрування при визначенні розчиненого у воді двоокису вуглецю;

б) вміти визначати концентрацію СО2 у досліджуваній воді.

ПРИЛАДИ ТА РЕАКТИВИ : мікробюретка на 2 мл, бюретка на 10 мл, піпетка на 2 мл, мірна колба об`ємом 250 мл (2 шт.), гумові пробки до колб, 0.02N розчин Na2CO3, 1% розчин фенолфталеїну, точний розчин мінерального стандарту CoCl2*6H2O+CuSO4*5H2O.  

ЗАВДАННЯ :


1. Приготування стандартного розчину.


2. Визначення СО2.


3. Розрахунок результатів.

ПОПЕРЕДНІ ВКАЗІВКИ : визначення  розчиненого у воді двоокису вуглецю полягає у тому, що лужні розчини, які приливають до води (NaOH або Na2CO3), кількісно зв`язують двоокис за рівнянням:


Na2CO3 + CO2 + H2O = 2NaHCO3 .


При приливанні розчина лугу рН збільшується , і кінцевою точкою титрування є рН ( 8.3-8.4, при якому кількістю вуглецю можна практично зневажити. Добрим індикатором для цього діапазону є фенолфталеїн, який при рН = 8.3 є безколірним, а при рН > 8.3 – рожевим або малиновим. Визначення двоокису вуглецю методом прямого титрування робиться лише у тому випадку, коли досліджуєма вода задовольняє таким умовам:


а) має мінералізацію не більше 1 г/л;


б) має жорсткість менше 10 мг-екв;


в) не жовтого кольору (не вміщує великої кількості гумінових речовин);


г) вміст заліза не більше 3 мг/л.

ХІД ВИКОНАННЯ РОБОТИ:
      Завдання 1.  Приготування стандартного розчину.


Відібрати піпеткою на 20 мл точний розчин мінерального стандарту , помістити його у мірну колбу на 200 мл, довести  до помітки водою, яку досліджують.

      Завдання 2.  Визначення СО2.


Тільки-но видобуту воду перелити у вимірювальну колбу на 200 мл. Встановити у колбі рівень за поміткою, прилити 2 мл р-ну фенолфталеїну, після чого вміст перемішати обережним повертанням колби, закритої пробкою. Якщо вода при цьому стає рожевою, відмічають, що СО2 відсутній. Якщо після фенолфталеїну вона залишилась безколірною, треба визначати двоокис вуглецю. Для цього титрувати по краплям воду 0.02N розчином Na2CO3. Після кожної невеликої порції розчину воду перемішувати, закривши колбу пробкою. При приливанні Na2CO3 у колбі починає з`являтися рожеве забарвлення, що спочатку щезне при перемішуванні. Титрування – до появи стійкого рожевого кольору, який не зникає 5 хв. Інтенсивність його, при якій можна закінчити титрування, визначається шляхом порівняння зі стандартом, налитим у таку ж колбу. Відрахувати за бюреткою кількість витраченого на титрування розчину якомога точніше.

      Завдання 3.  Розрахунок результатів.


Кількість Na2CO3 , що пішла на реакцію з CO2 (у мг/екв), що був у воді, визначиться добутком витраченої кількості р-ну Na2CO3 у міліметрах на його нормальність. У цій реакції 1 мл нормального розчину, тобто 1 мг-екв, відповідає 44 мг CO2 . Отже, перераховуючи на 1 л води, маємо:
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де : Π – кількість міліметрів розчину;

       N – нормальність розчину;

       Y – об`єм води , яка взята для визначення.


КОНТРОЛЬНІ  ЗАПИТАННЯ:

1. Написати реакції ступінчатої дисоціації вугільної кислоти.

2. Чому СО2 зумовлює слабку кислу реакцію у водному розчині?

3. Чому для визначення СО2 треба титрувати воду розчином Na2CO3?

4. Чому у якості індикатора зручніше користуватися фенолфталеїном?

5. Чому при титруванні ми не переливаємо воду у колбу для титрування, а титруємо у мірній?

6. Що таке стандартний розчин? Як його готують?

7.  В якому випадку визначають двоокис вуглецю методом прямого титрування?


МАТЕРІАЛИ ДО ЗВІТУ:

1. Записати умову проведення роботи.

2. У лабораторному журналі вказати кількість витраченого на титрування розчину.

3.  Обчислити концентрацію СО2 у воді.


ЛІТЕРАТУРА:

1. Руководство по химическому анализу вод суши, Гидрометеоиздат, Л.. 1973г., ст. 31-36.

ЛАБОРАТОРНА  РОБОТА  № 3.

ВИЗНАЧЕННЯ  рН  .

МЕТА : навчитися працювати з колориметричною шкалою та визначати рН води колориметричним методом, навчитися працювати з рН-метром.

В ході виконання роботи студенти повинні :

а) знати  сутність колориметричного методу визначення рН, тех. характеристики, улаштування та принцип дії рН-метра;

б) вміти визначати рН колориметричним методом та рН-метром.

ПРИЛАДИ ТА РЕАКТИВИ : переносний рН-метр-вольтметр у комплекті, шкала для колориметричного визначення рН, термометр. 

ЗАВДАННЯ :


1. Визначення рН води за колориметричною шкалою.


2. Визначення рН води електрометричним методом.

ХІД ВИКОНАННЯ РОБОТИ:
      Завдання 1.  Визначення рН води за колориметричною шкалою.


Відкрити ящик та витягти верхнє відділення. Слідкувати, щоб прямі сонячні промені не попадали на шкалу. Взяти порожню пробірку, сполоснути 2-3 рази та наповнити до риски 10 мл. Додати розчин індикатора 0.5 мл, закрити склянку з індикатором і покласти на місце. Закрити пробірку, обережно перемішати її зміст двократним перевертанням. Порівняти колір води з кольором пробірок того інтервалу, до якого належить індикатор. Якщо забарвлення виходить за границі діапазону цього індикатора, визначення повторити, взявши інший індикатор. Для кращого уловлювання тонів пробірки треба розглядати на білому фоні, тримаючи їх на відстані 26 см від себе, злегка нахиливши. Для отримання точних результатів треба визначити температуру шкали (пробірка з термометром та розчином CuSO4) та температуру води у момент взяття проби. Під впливом температури змінюється значення рН буферного розчину та досліджуваної води. Для обліку цих змін  вводяться поправки, які дають змогу привести температуру буферних розчинів до стандартної температури 180С, а температуру води - до тієї, що була в момент взяття проби води у водоймищі. Розрахунок  тієї температурної поправки зробити за формулою:


∆р = α (tb – 18) + σ (t´w  – tw),

де: tb  –   температура буфера у момент визначення рН;

      tw –   температура досліджуваної води у момент взяття проби;

      t´w -   температура досліджуваної води у момент визначення рН;

      α ,σ – емпіричні коефіцієнти, що характеризують зміну рН буферу і води при зміні температури 
     води на 1 градус (дивись таблицю).
	рН
	α
	σ
	рН
	α
	σ

	7.6
	+0.0063
	0.0000
	8.2
	+0.0032
	-0.0017

	7.7
	0.0058
	-0.0002
	8.3
	0.0027
	-0.0020

	7.8
	0.0053
	-0.0005
	8.4
	0.0022
	-0.0023

	7.9
	0.0048
	-0.0008
	8.5
	0.0017
	-0.0026

	8.0
	0.0043
	-0.0011
	8.6
	0.0012
	-0.0029

	8.1
	0.0038
	-0.0014
	8.7
	0.0007
	-0.0032



Знайдена температурна поправка (∆р) алгебраїчно складається з величиною рН, знайденої по шкалі.

      Завдання 2.  Визначення рН води електрометричним методом.


Електрометричний (потенціометричний) метод рН води засновано на вимірюванні різниці потенціалів, що виникають на межі між зовнішньою поверхнею скляної мембрани електрода та досліджуємим розчином, з одного боку, та внутрішньою поверхнею мембрани та стандартним розчином кислоти, з другого. Так як внутрішній стандартний розчин скляного електрода має постійну активність іонів водню, потенціал на внутрішній поверхні мембрани не змінюється і різниця потенціалів, що вимірюється, визначається потенціалом, виникаючим на границі зовнішньої поверхні електрода та досліджуваємого розчину. Вимірювання проводять відносно другого електроду, який називають електродом порівняння. Потенціал такого електроду практично не залежить від активності іонів водню (каломельний, хлорсрібний). ЕДС, що виникає у вимірювальних ячейках, складених зі скляного електрода, електродів порівняння досліджуємого розчина і розчинів з постійною активністю водневих іонів є функцією активності іонів водню (рН) у досліджуємому розчині (і температури).


а) зарядка акумулятору: вставити роз`їм зарядного пристрою у гніздо 12 на боковій панелі пристрою. Вилку зарядного пристрою увімкнути у мережу перемінного струму 220В. Акумулятор заряджається 20 год.

           б) ввімкнення приладу: установити „0” показуючого приладу, повертаючи відкруткою коректор нуля. Встановити перемикач 5 у положення „ИП”, ввімкнути прилад, повернувши ручку до клацання. Повертаючи відкруткою вісь 4, встановити стрілку на кінцеву відмітку шкали. Перевести відмичку 5 у „О” та встановити стрілку на початок.


в) вимірювання рН: скляний електрод має бути витриманий у 0.01N розчині HCl не менш ніж 8 годин. Потім промити його дистильованою водою, протерти. Його роз’їм ввімкнути у гніздо 8 на боковій панелі. Співмістити відмітку на ручці температурної компенсації з рискою, що відповідає температурі контролюємого розчину.  Погрузити комбінований електрод у воду на 40мм. Перемикач „Род вимірювання” – у положення „рН” і зробити відлік показань у одиницях рН. Записати результати. 

Примітка: перед вимірюванням роблять перевірку приладу по еталонним буферним розчинам з рН1 = 4.0, рН2 = 9.22, рН3 = 6.88.


г) визначення рН: призводять за допомогою універсального індикатора та тимолового синього. Універсальний складається із суміші двох індикаторів: брометилового синього та метилового червоного. Він дає змогу визначити рН від 4.0 до 8.2 з точністю 0.1-0.2. Тимоловим синім визначають рН 8.2-9.4. Визначають так: досліджуєму воду наливають у колориметричну пробірку до риски 5 мл. Додають 0.1 мл універсального індикатора, перемішують і відразу колориметрують, розглядаючи згори. Якщо розчин у пробірці яскравіший, ніж крайній червоний еталон шкали, пишуть рН=4.0. Якщо він яскравіший, ніж зелений еталон, визначають з тимоловим синім, подаючи його у кількості 0.1 мл. Записують те значення, яке співпало по забарвленню розчину у пробірці, або середнє між двома еталонами.


КОНТРОЛЬНІ  ЗАПИТАННЯ:

1. В чому полягає метод колориметричного визначення?

2. Як робити колориметричне визначення за шкалою?

3. Як обчислюється температурна поправка для приведення значень шкали до t=180C?

4. Принцип електрометричного методу.

5. Послідовність включення рН-метра.

6. Як вимірюють рН на рН-метрі?


МАТЕРІАЛИ ДО ЗВІТУ:

1. Оформити титульний лист, записати хід роботи, результат.

2. Розрахувати температурну поправку, намалювати прилад.


ЛІТЕРАТУРА:
1. Руководство по химическому анализу вод суши, Гидрометеоиздат, Л., 1973г., ст. 22-31.

ЛАБОРАТОРНА  РОБОТА  № 4 .

ВИЗНАЧЕННЯ РОЗЧИНЕНОГО КИСНЮ У ВОДІ.

МЕТА : навчитися визначати наявність розчиненого у воді кисню йодометричним методом Вінклера.

В ході виконання роботи студенти повинні :

а) знати  сутність йодометричного методу визначення розчиненого у воді кисню;

б) вміти визначати концентрацію кисню у воді йодометричним методом.

ПРИЛАДИ ТА РЕАКТИВИ :  киснева склянка V=150-250 мл, піпетки V=1, 5, 10 мл, конічна колба для титрування, бюретка V=20-25 мл, пробка, притертая до кисневої склянки, мірний циліндр V=50 мл.

ЗАВДАННЯ :


1. Визначення нормальності тіосульфату натрію.


2. Визначення розчиненого у воді кисню.


3. Розрахунок результату.

ПОПЕРЕДНІ ВКАЗІВКИ: визначення кисню внаслідок залежності його вмісту від температури води має проводитися на місці дослідження. Процес визначення кисню розбивається на 2 частини: фіксацію, що проводиться відразу після видобутку води, і титрування, яке може бути зроблено через деякий час. Визначенню заважають зважені частини, орг. речовини, нітрати, 2-х і 3-х валентне залізо та інші відновлювачі та окислювачі.

ХІД ВИКОНАННЯ РОБОТИ:
      Завдання 1.  Визначення нормальності тіосульфату натрію.


Для розрахунку концентрації кисню необхідно точно знати нормальність розчину тіосульфату натрію, так як його концентрація у перший час після приготування часто змінюється. Необхідно також при визначенні кисню уточнювати нормальність тіосульфату титрування розчину біхромату калію.


У конічну колбу прилити 35 мл дистильованої води. Додати 10 мл КІ , точно відміряти піпеткою 15 мл біхромату калію та 10 мл HCl. Окислення йодидного іону при цьому проходить за
рівнянням: 
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Титрувати одержаний розчин при постійному перемішуванні рідини розчином тіосульфату. При появі забарвлення додати у колбу 1 мл розчину крохмалю, 100 мл дист. води. Продовжувати титрування до переходу кольору від синього до злегка зеленуватого (колір іонів сч).


Розрахунок нормальності тіосульфату зробити за формулою:
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де : N1 та V1 – нормальність і об`єм (мл) тіосульфату, що пішов на титрування;


      N2 та V2 – нормальність і об`єм біхромату калію, взятого для визначення нормальності тіосульфату.

      Завдання 2.  Визначення розчиненого у воді кисню.


Тільки що добуту воду налити у склянку з притертою пробкою, прополоскати її, наповнити склянку водою так, щоб вода переливалася через край. Ввести у склянку 1  мл  розчину  MnCl2 та  1 мл KI+NaOH. Піпетку з розчинами опускати у склянку до половини і при виливанні підіймати її до гори.


Закрити склянку і перемішати її вміст. Дати розчину відстоятися. Після того, як рідина над осадом стала прозорою, прилити 5 мл HCl. Закрити склянку і знов перемішати. Осад розчиниться і розчин стане жовтим із-за виділеного йоду. Перелити пробу у конічну колбу й титрувати 0.02N розчином тіосульфату до переходу кольору рідини у слабко-жовтий. Додати до розчину 1 мл тільки приготовленого крохмалю і проводити титрування до щезнення синього забарвлення.

      Завдання 3.  Розрахунок результату.


Нормальність розчину тіосульфату у реакціях , наведених вище, виражена через еквівалентну йому кількість кисню, тому 1 мл точно 1.0N розчину тіосульфату буде відповідати 8мг кисню. Якщо на титрування витрачено 11 мл розчину тіосульфату, то добуток  8nN мл виражає вміст кисню у даному об`ємі води.


Таким чином, перерахунок на 1 л води роблять за формулою:
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де  N – нормальність розчину тіосульфату; 


      n – кількість р-ну тіосульфату, яка пішла на титрування проби в мл;


      V – об`єм склянці, у якій фіксувалась проба;


      2 - 
об`єм води, яка вилилась при уведенні реактиву.


Результат обчислень округляється до 0.01 мг/л.


Крім розрахунку абсолютної кількості кисню треба обчислити його вміст у % за співвідношенням до нормального вмісту кисню при даній температурі і тиску. Для цього розрахунку користуються даними, що приведені у таблиці 11 на стор.40. Ці величини характеризують нормальний вміст розчиненого у воді кисню при різній температурі та тиску 760 мм рт. ст. при загальній мінералізації до 1000 мг/л.


Таким чином, % вміст кисню розраховують за формулою:
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де : а – кількість кисню за аналізом, у мг/л;


       Н – нормальна кількість кисню при даній температурі води і тиску 760 мм рт.ст. (із таблиці);


       Р – середньорічний тиск у мм рт.ст. для вивчаємого об`єкту.


Вміст кисню розраховується до 1%,  Р=0.209 атм.


КОНТРОЛЬНІ  ЗАПИТАННЯ:

1. Поясніть метод Вінклера.

2. Чому при вивченні нормальності тіосульфату натрію користуються біхроматом калію?

3. Де проводять визначення кисню?

4. Що впливає на кількість кисню у воді? Як?

5. З чого складається визначення кисню?

6. Що заважає визначенню кисню?

7. Чому треба визначати нормальність тіосульфату натрію?

8. Як змінюється колір проби із-за виділеного іону?

9. Написати схему окиснення йодид-іону.

10. Як визначають точку еквівалентності при визначенні кисню?

11. Як змінюється колір розчину у точці еквівалентності при визначенні нормальності тіосульфату натрію?

12. За якою формулою розраховують нормальність тіосульфату?

13. За якою формулою перераховують розчинений кисень?

14. За якою формулою розраховують вміст кисню у %?


МАТЕРІАЛИ ДО ЗВІТУ:

1. Оформити титульний лист.

2. Визначити нормальність тіосульфату натрію.

3. Визначити вміст розчиненого кисню.

4. Зробити розрахунки.

5. Зробити висновки.


ЛІТЕРАТУРА:
1. Руководство по химическому анализу вод суши, Гидрометеоиздат, Л., 1973г., ст. 36-45.

2. Л.А. Шишкина, Гидрохимия, Гидрометеоиздат, Л., 1974г., ст. 144-160.

ЛАБОРАТОРНА  РОБОТА  № 5.
ВИЗНАЧЕННЯ  ПЕРМАНГАНАТНОЇ ОКИСЛЕНОСТІ.

МЕТА : навчитися визначати перманганатну окисленність води.

В ході виконання роботи студенти повинні :

а) знати  поняття „окисленність”, методику та методи її визначення;

б) вміти визначати величину окисленності води.

ПРИЛАДИ ТА РЕАКТИВИ :  піпетки V=5, 20 мл, плитка електрична, бюретка, груша гумова, колба плоскодонна з термостійкого скла, пальцевий холодильник, дистильована вода, розчин (1:2) сірчаної кислоти, 0.01N розчин щавлевої кислоти С2Н2О4 , 0.01N розчин перманганату калію.

ЗАВДАННЯ :


1. Визначення перманганатної окисленності.


2. Розрахунок результатів.

ПОПЕРЕДНІ ВКАЗІВКИ: 

Визначення бажано робити у свіжовідібраних пробах. Якщо це неможливо проби консервують додаванням у склянки з водою (обов`язково з притертою пробкою) сірчаної кислоти – 0.1 мл на 500 мл води. Проби природних вод консервують, якщо вони не будуть проаналізовані протягом 24 годин. Проби забруднених вод консервують, якщо аналіз не буде проведено у той же самий день. Склянки з пробами зберігають у холодильнику при температурі 00С.


Воду треба відібрати в окрему склянку, оброблену сірчано-хромовою сумішшю, з притертою пробкою, наповнюючи її доверху.

Окислення води в цьому методі проводиться 0.01N розчином перманганату калію у сірчанокислому середовищі при кип`ятінні. Схема реакції:
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Величина окисленності води характеризує вміст у ній речовин, що здатні окислюватися (органічних та неорганічних) . Кількість кисню еквівалентна витрати окислювача та характеризує величину окисленності.


Окислення проводять лише при надлишку KMnO4: необхідно щоб до кінця окислення у пробі залишилось приблизно 40% перманганату.

ХІД ВИКОНАННЯ РОБОТИ:
      Завдання 1.  Визначення перманганатної окисленності.


У колбу внести 100 мл досліджуємої води, прилити 5 мл розбавленої сірчаної кислоти, 20 мл 0.01N розчину перманганату калію. Суміш нагріти, закривши горло колби пробкою-холодильником – для запобігання виносу крапельок розчину з паром. Пальцевий холодильник сприяє конденсації пару і поверненню його у розчин. Кип’ятіння проби проводити рівно 10 хв. По закінченні зняти колбу з плити. Якщо розчин не став безколірним, додати до нього 20 мл. щавлевої кислоти. Безколірну, ще гарячу (80-900С) суміш титрують 0.1N розчином перманганату до слабко-рожевого забарвлення. Якщо під час кип’ятіння вміст колби втратить рожеве забарвлення або стане бурим, визначення повторити , розбавивши досліджуєму воду дистильованою.

 Завдання 2.  Розрахунок результатів.


Перманганатна окисленність, за Кубелем, у мг О/л визначається за формулою:
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де: А1 та А2 – кількість розчину перманганату, доданого на початку та вкінці визначення, мл;


      K – поправочний коефіцієнт цього розчину для приведення точно до 0.01N;


      B – кількість увведеної щавлевої кислоти, мл;


      V – об`єм проби, взятої для визначення.
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де: n – кількість розчину KMnO4 у мл, використаного на титрування 10 мл 0.01N розчину щавлевої кислоти (а).


КОНТРОЛЬНІ  ЗАПИТАННЯ:

1. До якого способу титрування можна віднести титрування при визначенні перманганатної окисленності?

2. Що таке окисленність? Які види окисленності ви знаєте?

3. У якій мірі кожний вид окисленності характеризує вміст органічної речовини у воді?

4. Які правила відбору та консервування проб при визначенні окисленності?

5. Яка схема реакції окислення перманганату калію у кислому середовищі?

6. У яких одиницях виражають результати визначення окисленності?

7. В яких пробах роблять визначення?

8. В яких умовах готують пробу до титрування?

9. Назвіть формулу Кубеля?

10. Які зміни кольору спостерігаються під час роботи?


МАТЕРІАЛИ ДО ЗВІТУ:

1. Записати в лабораторний журнал умову роботи.

2. Записати результати аналізу.

3. Зробити розрахунок перманганатної окисненності.

4. Зробити висновок.


ЛІТЕРАТУРА:
1. Руководство по химическому анализу вод суши, Гидрометеоиздат, Л., 1973г., ст. 65-70.

2. Л.А. Шишкина, Гидрохимия, Гидрометеоиздат, Л., 1974г., ст. 167-175.

ЛАБОРАТОРНА  РОБОТА  № 6.

ВИЗНАЧЕННЯ ЗАГАЛЬНОЇ ТВЕРДОСТІ ВОДИ.

МЕТА : навчитися визначати концентрацію Са2+у природній воді та загальну жорсткість води.

В ході виконання роботи студенти повинні :

а) знати  сутність комплексонометричного методу визначення жорсткості води і концентрації катіонів кальцію;

б) вміти визначати вміст Са2+ у воді та загальну жорсткість..

ПРИЛАДИ ТА РЕАКТИВИ : бюретка, конічна колба, мірна колба V=100 мл, піпетки Мора на 5, 10, 25 мл, хім. склянка, 0.1N розчин трилону Б, 0.01N розчин хлориду цинку, буферний розчин NaOH, розчин індикатору хромогену чорного, змішаний індикатор, бідистильована вода.

ЗАВДАННЯ :


1. Визначення нормальності розчину трилону Б.


2. Визначення загальної жорсткості.


3. Визначення вмісту Са2+.

ПОПЕРЕДНІ ВКАЗІВКИ: принцип цього методу полягає у зв`язуванні катіонів кальцію, магнію трилоном Б (комплексоном) у малодисоціюючої комплекси, причому комплекси з Са стійкіші і зв`язуються у першу чергу.

Перед титруванням води трилоном Б у пробу додають нітробарвник, індикатор хромоген чорний або синій, який з катіоном магнію утворює комплекси фіолетово-червоного кольору. При титруванні трилоном Б спочатку зв`язуються катіони Са, присутні у воді, потім катіони магнію (при цьому комплекси магнію з індикатором руйнуються). У точці еквівалентності має місце перехід забарвлення розчину у синій. Так як індикатор змінює своє забарвлення не тільки у залежності від вмісту магнію, але й від рН розчину, у титруємий розчин NaOH, що підтримує рН=10.

Метод можна застосувати для води різної мінералізації, але, враховуючи наявність у розчині при титруванні слабко лужної реакції, не треба мати концентрацію Са та магнію більше 0.5 мг-екв. Отже, при відборі проб для титрування треба притримуватися таких величин:

	Ca2+ + Mg2+ у мг-екв/л
	0.5-5
	5-10
	10-20
	2-50

	Об`єм води для титрування
	100
	50
	25
	10


ХІД ВИКОНАННЯ РОБОТИ:
      Завдання 1.  Визначення нормальності розчину трилону Б .


У мірну колбу внести 10 мл 0.01N стандартного розчину хлориду цинку, додати дист. води до помітки 100 мл, перелити у конічну колбу, додати 15 мл 0.1N розчину NaOH. Внести у колби 15 мг сухої суміші хромогену чорного або темно-синього. Ретельно перемішати, титрувати 0.02N розчином трилона Б до переходу забарвлення з фіолетово-червоного у синє.


Зробити розрахунок нормальності трилона за формулою:

де: N1 та V1 – відповідно нормальність та об`єм трилону, витрачений на титрування;
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     N2 та V2 – нормальність та об`єм, взятого для аналізу стандартного розчину хлориду цинку.

      Завдання 2.  Визначення загальної жорсткості.


У мірну колбу 100 мл внести відповідно до таблиці необхідний об`єм води. При необхідності долити до помітки дистильованої. Внести 10-15 мг сухої суміші індикатору (хромоген чорний), додати 15 мл 1N розчину NaOH, перемішати. Титрувати 0.2N розчином трилону Б до переходу забарвлення з фіолетово-чорного до блакитного.


Розрахунок результатів для визначення жорсткості води (мг-екв) зробити за формулою:
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де: N – нормальність розчину трилона Б;


      n – кількість трилона, витраченого на титрування, мл;


      V – об`єм взятої для аналізу води, мл.

      Завдання 3.  Визначення вмісту Са2+.


Визначення ведеться в лужному середовищі (рН=12-13). Для катіонів кальцію специфічним індикатором є мурексид або його суміш з нафтоловим зеленим. Розчин мурексида з кальцієм червоний, вільна форма індикатора – фіолетова. При додаванні нафтолового зеленого перехід кольору стає чіткішим ( із брудно-зеленого у синій).


У мірну колбу 100 мл внести необхідний об`єм води (за табл.), долити у разі потреби бідистильованою водою, перелити у конічну колбу. Внести 15 мл 1N розчину буферу. Додати до нього 10-15 мг суміші індикатора та титрувати трилоном Б, при ретельному перемішуванні, до точки еквівалентності (вищезгаданий перехід кольору).


Розрахунок результатів на вміст Са2+ зробити за формулою:

[image: image11.emf],
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де: N – нормальність розчину трилона Б;


      n – кількість трилона, витраченого на титрування, мл;


      V – об`єм взятої для аналізу води, мл.


КОНТРОЛЬНІ  ЗАПИТАННЯ:

1. Пояснити принцип дії комплексонометричного методу визначення жорсткості.

2. Які іони заважають визначенню жорсткості цим методом? Чому?

3. Чому при аналізі треба додавати слабколужний буферний розчин?

4. Чому хромоген чорний не можна застосовувати при аналізі вмісту Са2+?

5. Що таке жорсткість? Які види жорсткості ви знаєте?

6. Як визначити концентрацію трилону Б?

7. Про вміст яких іонів можна судити із загальної жорсткості?

8. Дати повну назву трилону Б.

9. Як змінюється колір при визначенні нормальності розчину трилону Б, загальної жорсткості, Са2+?

10. За якою формулою роблять розрахунки нормальності розчину трилону Б, загальної жорсткості, Са2+?

МАТЕРІАЛИ ДО ЗВІТУ:

1. Оформити титульний лист.

2. Записати у лаб. журнал умову роботи, всі результати.

3. Розрахувати концентрацію трилону Б, загальну жорсткість досліджуємої води, катіонів Са2+.

4. Зробити висновок.


ЛІТЕРАТУРА:
1. Руководство по химическому анализу вод суши, Гидрометеоиздат, Л., 1973г., ст. 131-134.

2. Л.А. Шишкина, Гидрохимия, Гидрометеоиздат, Л., 1974г., ст. 246-252.

ЛАБОРАТОРНА  РОБОТА  № 7.

ВИЗНАЧЕННЯ ЛУЖНОСТІ ПРИРОДНОЇ ВОДИ.

МЕТА : ознайомитися з методикою проведення аналізу води на лужність та навчитися визначати лужність природної води.

В ході виконання роботи студенти повинні :

а) знати  методику та порядок проведення аналізу на лужність;

б) вміти приготувати необхідні реактиви й обладнання та проводити аналіз води на лужність.

ПРИЛАДИ ТА РЕАКТИВИ : електрична плитка, бюретка, піпетки на 10, 20 мл, крапельниця, колба кругла з термостійкого скла, розчин HCl 0.02N – титруючий, розчин бури Na2B4O7 – точний розчин, змішаний індикатор.

ЗАВДАННЯ :


1. Встановити титр робочого розчину HCl.


2. Визначення лужності води.


3. Розрахунок результату.

ПОПЕРЕДНІ ВКАЗІВКИ: лужність (Alk) – це концентрація аніонів слабких кислот, яка виражена в еквіваленті карбонової кислоти (мг-екв/л). Карбонатна лужність – це частка лужності, яка виникає від дії гідрокарбонатним та карбонатним іонами. Боратна лужність – це частка лужності, яка виникає під дією аніонами борної кислоти.

ХІД ВИКОНАННЯ РОБОТИ:
      Завдання 1.  Встановити титр робочого розчину HCl

Заповнити бюретку розчином HCl 0.02N до „0”. Піпеткою V=10 мл відібрати розчину бури, додати 8 крапель змішаного індикатору. Пробу нагріти до кипіння, не знімаючи з плитки, титрувати розчином HCl до появи слабкого рожевого кольору. При щезненні забарвлення пробу дотитрувати. Визначити поправочний коефіцієнт до титру розчину кислоти за формулою:


де: V – дійсний об`єм каліброваної піпетки V=10 мл;
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      nk – відлік об`єму кислоти, що пішла на титрування, за бюреткою;


      ∆ – інструментальна поправка бюретки, мл.


Обрахувати KHCl з точністю до 0.001.

      Завдання 2.  Визначення лужності води.


Відміряти каліброваною піпеткою V=20 мл пробу та вмістити до посудини для титрування. Додати 8 крапель змішаного індикатора. Заповнити бюретку до „0” титрованим 0.02N розчином HCl. Пробу у колбі з термостійкого скла нагріти до кипіння і титрувати розчином HCl, не знімаючи з плитки. Титрування проводити до появи рожевого кольору, який не щезне протягом 3 хв. Зняти відлік за бюреткою. Пробу злити, прибрати робоче місце.

      Завдання 3.  Розрахунок результату.


Лужність води підрахувати за формулою:
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де: n , ∆ – відлік та поправка бюретки, мл;


      Nk – нормальна концентрація соляної кислоти;


      KHCl – поправочний коефіцієнт до титру HCl;


      Vnp – дійсний об`єм титруємої проби.


КОНТРОЛЬНІ  ЗАПИТАННЯ:

1. До якого методу аналізу відноситься визначення лужності?

2. В чому полягає принцип методу аналізу?

3. Які особливості проведення аналізу відрізняють цей метод від інших?

4. Чому треба видаляти вуглекислий газ із проби?

5. Чому треба уточнювати концентрацію кислоти?

6. Що таке лужність? Яка існує лужність?

7. Від чого залежить лужність?

8. Як визначити поправочний коефіцієнт до титру розчину кислоти?

9. З чого складається загальна лужність?

10. За якою формулою розраховують лужність?

11. Що таке змішаний індикатор?

12. Який колір має змішаний індикатор?

13. Як зберігають змішаний індикатор?


МАТЕРІАЛИ ДО ЗВІТУ:

1. Оформити титульний лист.

2. Розрахувати титр робочого розчину HCl.

3. Розрахувати лужність води.

4. Зробити висновки.


ЛІТЕРАТУРА:
1. Л.А. Шишкина, Гидрохимия, Гидрометеоиздат, Л., 1974г., ст. 175-184.

ЛАБОРАТОРНА  РОБОТА  № 8.

ВИЯВЛЕННЯ ЗАЛІЗА (ІІІ) КОЛОРИМЕТРИЧНИМ МЕТОДОМ.

МЕТА : засвоїти колориметричний метод визначення Fe(III).
В ході виконання роботи студенти повинні :

а) знати  принцип методу, хід визначення ;

б) вміти виявляти Fe(III), будувати калібровочну криву.

ПРИЛАДИ ТА РЕАКТИВИ : ФЕК-56, кювети товщиною 2-5 см, 2 піпетки 1-2 мл, 2 колби 100 мл, 2 конічні колби, 10 хім. стаканів на 75 мл, мірний циліндр 50 мл, світлофільтр синьо-зелений, (NH4)2S2O8, HClk, KCNS – 20%, залізоамонійні квасці.

ХІД РОБОТИ: 


Для визначення постійного складу заліза у всіх типах вод використовують колориметричні методи з використанням роданіду калію і ортофенантролина.


Результати визначень виражають у мг-екв/л і мг/л:



1 мг Fe3+ = 0.0537 мг-екв Fe3+


1 мг-екв Fe3+ = 18.62 мг Fe3+

Якісне визначення. Відміряють в пробірку 10 мл проби, добавляють 1 краплю конц. HNO3, декілька крапель 5% р-ну перекису водню і приблизно 0.5 мл 20% р-ну роданіду калію. При вмісті заліза 0.1 мг/л з`являється рожеве забарвлення р-ну, при більш високому – червоне.


Визначення з роданідом калію. Принцип методу: якісне визначення заліза за даним методом основано на властивості іонів заліза утворювати з роданістими іонами інтенсивно забарвлений в червоний колір комплексну сполуку, яка далі визначається колориметричним способом.



Fe3+ + 6CNS- ( [Fe(CNS)6]3-

Точність визначення при середніх концентраціях біля 5%, при дуже малому вмісті заліза похибка зростає. Чутливість методу 0.05 мг Fe3+/л. Без розбавлення можна визначати 0.05-3 мг заліза в 1 л.

ПОПЕРЕДНІ ВКАЗІВКИ: 
Даний метод застосовується для різної мінералізації. Непостійність сполук заліза в розчині і легкість переходу із однієї форми в іншу, примушують приймати ряд мір для стабілізації їх в розчині. Найкращі результати кількісного визначення заліза отримують в прозорій воді, при чому визначати вміст заліза необхідно відразу після взяття проби. У випадку необхідності збереження води або перевозі окрему пробу треба законсервувати (3 мл ацетатного буферу на 100 мл досліджуваної води). Консервація необхідна в разі присутності мінеральних часток із яких при підкисленні залізо може перейти в розчин.


При колориметричному аналізі проб води, консервованих ацетатом, для вирівнювання кислотності в дистильовану воду необхідно добавляти таку ж кількість ацетату, яке було прилиті в досліджуєму воду.


Визначенню заважає цілий ряд металів, напр. мідь, вісмут, кобальт. В чистих поверхневих водах вони звичайно присутні у великій кількості. 


При вмісті в досліджуємій воді сумарного заліза більше 2 мл слід попередньо розбавити дистильованою водою.

ХІД АНАЛІЗУ:

Визначення загального заліза.


В конічну колбу відміряють 50 мл добре перемішаної проби і розбавляють 0.1 г персульфату амонію, 2 мл HClк  і 5 мл 20% р-ну KCNS або NH4CNS. Після перемішування відразу виміряють оптичну густину. Віднімають оптичну густину холостого досліду (50 мл дист. води + 0.1 г персульфату амонію + 2 мл HClk + 5 мл 20% KCNS) і вміст заліза знаходять за калібрувальною кривою. Визначення окисного заліза проводиться таким же чином як і загального, тільки не добавляється персульфат амонію, який окислює Fe2+ у Fe3+.


Калібрувальна крива. В набір колб для кип`ятіння відміряють 0-0.5, 1.0-2.0, 5.0-10.0, 20.0-30.0, 40.0 мл робочого стандартного р-ну і доводять об`єми дист. водою до 50 мл.


У підготовленій таким чином серії р-нів, які містять відповідно 0-0.05, 0.10, ..., 4.0 мг/л заліза, визначають залізо наведеним вище способом.


Віднімають екстинкцію холостої проби.


Отримані значення екстинкцій наносять на графік проти відповідних концентрацій заліза (в мг/л).


КОНТРОЛЬНІ  ЗАПИТАННЯ:

1. Чим можна пояснити жовто-коричневе забарвлення поверхневих вод?

2. Від чого залежить оптична густина р-нів гумусових речовин?

3. Який метод використовують для визначення загального вмісту заліза?

4. Принцип методу.

5. Для вод якої мінералізації використовують цей метод?

6. Які вимоги до фізичних властивостей води? Чому?

7. Коли визначають Fe3+? А якщо пробу треба зберігати?

8. Що заважає визначенню Fe3+?

9. Що треба робити, якщо у воді багато гумусових кислот? Чому?

10. Як визначають Fe3+?
11. Для яких типів вод використовують колориметричний метод?

12. В яких одиницях виражають вміст Fe(ІІІ)?

13. За якою схемою йде визначення?


МАТЕРІАЛИ ДО ЗВІТУ:

1. Оформити титульний лист.

2. Побудувати калібрувальну криву.

3. Визначити кількість Fe(ІІІ).

4. Зробити висновки.

ЛІТЕРАТУРА:
1. Л.А. Шишкина, Гидрохимия, Гидрометеоиздат, Л., 1974г., ст. 175-184.
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