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Аналитическая химия является фундаментальной химической 
наукой, занимающей видное место в ряду других химических дис
циплин. Вместе с тем аналитическая химия теснейшим образом 
сиязана с повседневной практикой, поскольку без данных анализа 
о содержании в сырье или конечном продукте основных компо
нентов и примесей невозможно грамотное проведение технологи
ческого процесса в металлургической, химической, фармацевти
ческой и многих других отраслях промышленности. Данные хими
ческого анализа требуются при решении экономических и других 
важных вопросов.

Настоящий учебник составлен в соответствии с программой по 
аналитической химии для химико-технологических вузов и содер
жит изложение главным образом теоретических основ этой науки 
с учетом современных тенденций развития.

Учебник состоит из двух частей. В  первой части рассматрива
ются классические методы количественного анализа — гравимет
рический и титриметрический, во второй -  физико-химические ме
тоды анализа.

В начале учебника приведена общая схема аналитического 
определения. Этот материал позволяет установить значимость 
отдельных стадий анализа и рассмотреть анализ в целом.

Теоретические основы классических методов анализа объедине
ны в одном разделе, что имеет определенные методические достоин
ства, поскольку нередко одни и те же теоретические положения 
используются в различных методах анализа, а изложение любого 
метода опирается на сумму знаний о процессах в растворе.

Вторая часть учебника посвящена физико-химическим методам 
анализа. В  учебнике достаточно подробно изложены вопросы прак
тического применения различных методов анализа, их значения, 
возможностей и ограничений.

В  конце каждой главы учебника приведены вопросы и задачи, 
решение которых должно способствовать более глубокому само
стоятельному изучению материала.

Вопросы и задачи составили: В. II. Васильев, В. Е. Калинина, 
Л. А. Кочергина, II. М. Милюков и Г. А. Прик.
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Г л а в а  1 

ОСНОВНЫЕ ЭТАПЫ РАЗВИТИЯ 
И ЗНАЧЕНИЕ АНАЛИТИЧЕСКОЙ ХИМИИ

1.1. ПРЕДМЕТ АНАЛИТИЧЕСКОЙ ХИМИИ

Аналитическая химия — это наука о методах определения хи
мического состава вещества и его структуры. Предметом анали
тической химии является разработка методов анализа и практи
ческое выполнение анализов, а также широкое исследование 
теоретических основ аналитических методов. Сюда относится 
изучение форм существования элементов и их соединений в раз
личных средах и агрегатных состояниях, определение состава и 
устойчивости координационных соединений, оптических, электро
химических и других характеристик вещества, исследование ско
ростей химических реакций, определение метрологических харак
теристик методов и т. д. Существенная роль отводится поискам 
принципиально новых методов анализа и использованию в анали
тических целях современных достижений науки и техники.

В практических целях не всегда требуется проведение пол
ного химического анализа. Нередко ограничиваются определе
нием двух-трех или четырех-пяти компонентов, от содержания 
которых зависят качество материала, его технологические харак
теристики, эксплуатационные свойства и т. д.

В  зависимости от поставленной задачи, свойств анализируе
мого вещества и других условий состав веществ выражается 
по-разному. Химический состав вещества может быть охаракте
ризован массовой долей элементов или их оксидов или других 
соединений, а также содержанием реально присутствующих в 
пробе индивидуальных химических соединений или фаз, содержа
нием изотопов и т. д. Состав сплавов обычно выражают массовой 
долей ( % )  составляющих элементов; состав горных пород, руд, 
минералов и т. д. — содержанием элементов в пересчете на ка- 
кие-либо их соединения, чаще всего оксиды. Наиболее сложен 
так называемый фазовый или вещественный анализ, целью кото
рого является определение содержания в пробе индивидуальных 
химических соединений, форм, в виде которых присутствует тот или 
иной элемент в анализируемом образце. При анализе органических 
соединений наряду с определением отдельных элементов (углеро
да. водорода, азота и т. д.) нередко выполняется молекулярный 
и функциональный анализ (устанавливаются индивидуальные 
химические соединения, функциональные группировки и т. д.).

Теоретическую основу аналитической химии составляют фунда
ментальные законы естествознания, такие, как периодический за 
кон Д. И. Менделеева, законы сохранения массы вещества и



энергии, постоянства состава вещества, действующих масс и др. 
Аналитическая химия тесно связана с физикой, неорганической, 
органической, физической и коллоидной химией, электрохимией, 
химической термодинамикой, теорией растворов, метрологией, те
орией информации и многими другими науками. Например, спект
ральные методы анализа успешно развиваются на основе физиче
ских теорий, в элекгроаналитических методах используются пред
ставления теоретической электрохимии и термодинамики растворов. 
Невозможно представить современную аналитическую химию без 
учения о координационных соединениях, о квантово-химических 
методах и теории строения вещества, о кинетике реакций и т. д. 
Использование достижений этих наук обогащает аналитическую 
химию, расширяет ее возможности, позволяя решать новые зада
чи. Вместе с тем аналитическая химия оказывает существенное 
влияние на развитие этих наук и целых отраслей народного хо
зяйства, давая им более совершенные методы анализа и откры
вая новые перспективы развития. Существенные успехи, достиг
нутые, например, в физике и химии твердого тела, металловеде
нии, исследовании катализаторов и во многих других областях, 
связаны с прогрессом методов локального анализа, позволив
ших выявить распределение примесей в анализируемом образце 
по поверхности и по глубине. Получение чистых и сверхчистых 
веществ, составляющих основу многих отраслей новой техники, 
было бы невозможно без разработки соответствующих аналити
ческих методов контроля. Взаимное проникновение аналитиче
ской химии и других наук самым благотворным образом сказы
вается на их развитии.

Диалектическая взаимосвязь аналитической химии с другими 
науками, а также с отраслями народного хозяйства является, 
таким образом, одной из существенных особенностей этой науки. 
Нельзя не отметить также, что в аналитической химии анализ 
и синтез тесно связаны между собой и эта взаимосвязь является 
одним из проявлений общего закона единства и борьбы противо
положностей. Понятие собственно анализа ассоциируется обычно 
с разделением вещества на составные части, но химический ана
лиз часто основывается на синтезе соединений, имеющих харак
терную окраску, малую растворимость, специфическую форму 
кристаллов и т. д. О единстве анализа и синтеза говорит также 
и то, что результаты синтеза обычно контролируются анализом.

1.2. ЗНАЧЕНИЕ АНАЛИТИЧЕСКОЙ ХИМИИ
Аналитическая химия имеет важное научное и практическое 

значение. Почти все основные химические законы были открыты 
с помощью методов аналитической химии. Состав различных 
материалов, изделий, руд, минералов, лунного грунта, далеких 
планет и других небесных тел установлен методами аналитиче
ской химии. Открытие целого ряда элементов периодической сис
темы (аргона, германия и др.) оказалось возможным благодаря 
применению точных методов аналитической химии.



Так, например, толчком для поисков нового элемента в мине
рале аргиродите явился «заниженный» результат его анализа. 
Когда один из опытнейших аналитиков своего времени проф. 
Фрайбергской Горной академии К. Винклер (1885) провел пол
ный анализ аргиродита и нашел, что сумма масс его составных 
частей на 5...7 %  меньше 100, он предпринял поиски этой неиз
вестной части минерала. Поиск оказался успешным и уже в 
1886 г. новый элемент был открыт и назван по предложению 
Винклера германием. (Существование его было предсказано 
Д. И. Менделеевым еще в 1871 г.)

Ни одно современное химическое исследование, будь это син
тез новых веществ, разработка новой технологической схемы, 
интенсификация производства, повышение качества продукции 
и т. д., не может обойтись без применения методов аналитиче
ской химии.

Существенное значение для многих технологических процес
сов имеет контроль производства, осуществляемый методами 
аналитической химии. Так, например, правильно составить шихту 
в металлургическом, стекольном или ином производстве можно 
только зная состав исходных материалов.

Большое значение имеет анализ материалов в ходе техноло
гического процесса, например контроль за плавкой в металлурги
ческой промышленности или полнотой извлечения в гидроме
таллургических производствах, позволяющий на ходу устранять 
возникающие неполадки. Не менее важную роль играет аналити
ческая химия в геологии, геохимии, сельском хозяйстве, фарма
цевтической, лакокрасочной, нефтехимической промышленности и 
многих других отраслях народного хозяйства.

Без анализа почв, удобрений и т. д. невозможна интенсифи
кация сельского хозяйства. Особое значение приобретает анализ 
почв на содержание микроэлементов и обоснованное внесение 
недостающих компонентов для повышения урожайности.

Заметно возросла рать аналитической химии в связи с тем, 
что больше внимания стало уделяться состоянию и контролю за 
загрязнением окружающей среды, контролю за технологическими 
выбросами, сточными водами и т. д. В  С С С Р и многих других 
странах организована специальная общегосударственная служба 
наблюдения и контроля за уровнем загрязнения объектов окру
жающей среды. Эта служба контролирует загрязнения воздуха, 
почв, пресных и морских вод. Объектами наблюдения являются 
также атмосферные осадки. Критериями качества воздуха, почв 
и вод являются предельно допустимые концентрации (П Д К ).  
Величины П Д К  в С ССР определены примерно для 500 веществ 
в воде водоемов. 160 веществ в воздухе, 32 веществ в морской 
воде и 3 веществ для почв. Список веществ, для которых уста
навливается П Д К, постоянно возрастает. В настоящее время 
сеть аналитического контроля за состоянием атмосферного воз
духа охватывает 350 городов нашей страны, содержание загряз
нений контролируется более чем в 1200 водных объектах. Большое



научное и практическое значение имеет анализ космических 
объектов и небесных тел, вод мирового океана и т. д.

Существенное значение имеют достижения аналитической 
химии в развитии отраслей промышленности и народного хозяй
ства, связанных с новой техникой — применением атомной энер
гии, развитием ракетостроения и промышленности жаропрочных 
сплавов, электроникой и промышленностью полупроводниковых 
материалов. Аналитическая химия не только обеспечила эти 
области эффективными методам« анализа, но и послужила 
основой разработки многих новых технологических процессов.

1.3. ОСНОВНЫЕ ЭТАПЫ РАЗВИТИЯ 
АНАЛИТИЧЕСКОЙ ХИМИИ

Многие практические приемы аналитической химии и аналити
ческие методики были известны в глубокой древности. Это преж
де всего пробирное искусство, или пробирный анализ, который 
выполнялся «сухим» путем, т. е. без растворения пробы и исполь
зования растворов. Методами пробирного анализа контролиро
вали чистоту благородных металлов и устанавливали их содер
жание в рудах, сплавах и т. д. Техника выполнения пробирного 
анализа воспроизводила в лабораторных условиях производст
венный процесс получения драгоценных металлов. Эти методы 
анализа применялись в древнем Египте и Греции, были они из
вестны и в Киевской Руси. Практическое значение реакций в 
растворе было в то время невелико.

Развитие промышленности и различных производств к сере
дине X V I I  в. потребовало новых методов анализа и исследова
ния, поскольку пробирный анализ уже не мог удовлетворить по
требностей химического и многих других производств. К  этому 
времени к середине X V II в. и относят обычно зарождение анали
тической химии и формирование самой химии как науки. Опре
деление состава руд, минералов и других веществ вызывало 
очень большой интерес, и химический анализ становится в это 
время основным методом исследования в химической науке. 
Р. Бойль (1627— 1691) разработал общие понятия о химическом 
анализе. Он заложил основы современного качественного ана
лиза «мокрым» путем, т. е. путем проведения реакций в растворе, 
привел в систему известные в то время качественные реакции 
и предложил несколько новых (на аммиак, хлор и др.), применил 
лакмус для обнаружения кислот и щелочей и сделал другие важ 
ные открытия.

М . В. Ломоносов (1711 — 1765) впервые стал систематически 
применять весы при изучении химических реакций. В  1756 г. он 
экспериментально установил один из основных законов приро
ды — закон сохранения массы вещества, составивший основу 
количественного анализа и имеющий огромное значение для всей 
науки. М. В. Ломоносов разработал многие приемы химического 
анализа и исследования, не потерявшие значения до наших дней



(фильтрование под вакуумом, операции гравиметрического ана
лиза и т. д.). К  заслугам М. В. Ломоносова в области аналитиче
ской химии относится создание основ газового анализа, примене
ние микроскопа для проведения качественного анализа по форме 
кристаллов, что в дальнейшем привело к развитию микрокри- 
сталлоскопического анализа, конструирование рефрактометра и 
других приборов. Результаты собственных исследований и опыт хи
мика исследователя, аналитика и технолога М. В. Ломоносов обоб
щил в книге «Первые основания металлургии или рудных дел» 
(1763), оказавшей огромное влияние на развитие аналитической 
химии и смежных областей, а также металлургии и рудного дела.

Применение точных методов химического анализа позволило 
определить состав многих природных веществ и продуктов тех
нологической переработки, установить ряд основных законов хи
мии. А. Л . Лавуазье (1743— 1794) определил состав воздуха, во
ды и других веществ и разработал кислородную теорию горения. 
Опираясь на аналитические данные, Д. Дальтон (1766— 1844) 
развил атомистическую теорию вещества и установил законы 
постоянства состава и кратных отношений. Ж . Г. Гей-Люссак 
(1778 — 1850) и А. Авогадро (1776— 1856) сформулировали га
зовые законы. Аналитическая химия, обогащаясь новыми мето
дами, продолжала развиваться и совершенствоваться. В  кон
це X V II I  в. Т. Е. Ловиц (1757— 1804), развивая идеи М. В. Ло
моносова, создал микрокристаллоскопический анализ — метод 
качественного анализа сшей по форме их кристаллов, М. В. Се- 
вергин (1765— 1826) предложил колориметрический анализ, 
основанный на зависимости интенсивности окраски раствора от 
концентрации вещества, Ж . Л. Гей-Люссак разработал титри- 
метрический метод анализа. Эти методы вместе с гравиметриче
ским составили основу классической аналитической химии и 
сохранили свое значение до настоящего времени.

Крупным вкладом В. М. Ссвергина в развитие аналитической 
химии является выпуск им нескольких руководств по химическо
му анализу, в особенности фундаментального труда «Пробирное 
искусство или руководство к химическому испытанию металли
ческих руд и других ископаемых тел» (1801).

В  конце X V II I  и в X IX  вв. трудами многих ученых — 
Т. У. Бергмана (1735— 1784), Л. Ж . Тенара (1777— 1857), 
К. К. Клауса (1796— 1864) и др. был создан систематический 
качественный анализ. В соответствии с разработанной схемой 
из анализируемого раствора действием групповых реактивов 
осаждали определенные группы элементов, а затем внутри этих 
групп проводили открытие отдельных элементов. Эту работу за
вершил К. Р. Фрезениус (1818— 1897), который написал учебни
ки по качественному и количественному анализу и .основал пер
вый журнал по аналитической химии (Zeitschrift für analytische 
Chemie, в настоящее время Fresenius Z. anal. Chem.).

В это же время И. Я. Берцелиусом (1779— 1848) и Ю. Либи
хом (1803— 1873) были усовершенствованы и развиты методы



анализа органических соединений на содержание основных эле
ментов — С, Н, N и др. Заметно прогрессирует титриметрический 
анализ — появляются методы иодометрии, перманганатометрии 
и др. Важ ное  открытие делают в 1859— 1860 гг. Р. В. Бунзен 
(1811 — 1899) и Г. Р. Кирхгоф (1824-1887). Они предлагают 
спектральный анализ, который становится одним из основных 
методов аналитической химии, непрерывно развивающимся до 
настоящего времени.

Огромное влияние на развитие химии и других наук оказало 
открытие в 1869 г. Д. И. Менделеевым (1834— 1907) периодиче
ского закона, а «Основы химии» Д. И. Менделеева стали основой 
и при изучении аналитической химии. Большое значение имело 
также создание А. М. Бутлеровым теории строения органических 
соединений. Значительное влияние на формирование аналитиче
ской химии и ее преподавание оказала вышедшая в 1871 г. 
«Аналитическая химия» А. А. Меншуткина (1842- 1907), выдер
жавш ая 16 изданий в нашей стране и переведенная на немецкий 
и английский языки.

В 1868 г. по инициативе Д. И. Менделеева и Н. А. Меншутки- 
на при Петербургском университете было учреждено Русское 
химическое общество, которое с 1869 г. стало издавать свой ж ур
нал. Создание научного химического общества и выпуск журнала 
благотворно сказались на развитии отечественной химии и ана
литической химии в частности.

Специальным разделом химии стал разработанный Н. С. Кур- 
наковым (1860— 1941) физико-химической анализ, основанный 
на изучении диаграмм «состав — свойство». Метод физико-хими
ческого анализа позволяет устанавливать состав и свойства со
единений, образующихся и сложных системах, зависимости свой
ства системы от ее состава без выделения индивидуальных со
единений в кристаллическом или ином виде.

Большое принципиальное значение для аналитической химии 
имело исследование комплексных соединений металлов с органи
ческими веществами. В результате такого исследования Л. А. Чу- 
гаев (1873— 1922) предложил в 1905 г. диметилглиоксим как 
реактив на никель. По своим аналитическим характеристикам 
диметилглиоксим остается одним из важнейших реактивов в 
современной аналитической химии, известным во всем мире как 
реактив Чугаева. Хотя с применением органических реактивов 
в неорганическом анализе аналитики были знакомы и ранее — 
М. А. Ильинский (1856— 1941) предложил и-нитрозо-|3-нафтол 
как реактив на кобальт еще в 1885 г., --систематические иссле
дования в этой области начались с работы Л. А. Чугаева. При
менение органических реактивов значительно расширило возмож
ности аналитической химии.

В 1903 г. М. С. Цвет (1872 1919) предложил хроматографи
ческий анализ — эффективный способ разделения близких по 
свойствам соединений, основанный на использовании адсорбци
онных и некоторых других свойств вещества. В полной мере



достоинства этого метода были оценены лишь несколько десяти
летий спустя после его открытия.

Дальнейшее развитие теории аналитической химии связано с 
открытием H. Н. Бекетовым (1827— 1911) равновесия при хи
мических реакциях и закона действующих масс К. М. Гульдбер- 
гом (1836— 1902) и Г1. Вааге (1833— 1900). Появление в 1887 г. 
теории электролитической диссоциации С. Аррениуса (1859— 
1927) дало в руки химикам-аналитикам эффективный количест
венный метод управления химическими реакциями, а успехи 
химической термодинамики еще больше расширили эти возмож
ности. Существенную роль сыграла монография В. Оствальда 
(1853— 1932) «Научные основы аналитической химии в элемен
тарном изложении», вышедшая в 1894 г. Большое значение для 
развития окислительно-восстановительных методов аналитиче
ской химии имели работы Л. В. Писаржевского (1874— 1938) 
и Н. А. Шилова (1872— 1930) по электронной теории окислитель- 
но-восстановительных процессов.

С 20-х годов XX  в. начинает интенсивно развиваться коли
чественный эмиссионный спектральный анализ благодаря исполь
зованию предложенного В. Герлахом (1924) метода гомологиче
ской пары линий. В качестве аналитического сигнала в этом методе 
использовалась относительная интенсивность спектральной линии 
определяемого элемента. С 1945 г. для измерения интенсивности 
спектральных линий стал применяться фотоэлектрический метод. 
Несколько раньше были сконструированы спектрофотометры с 
фотоэлектрической регистрацией интенсивности света для иссле
дования и анализа растворов. Заметно прогрессирует метод фо
тометрии пламени, который в настоящее время стал иметь боль
шое практическое значение.

В 1925 г. Я. Гейровский (1890 -1967) разработал полярогра
фический анализ, за который в 1959 г. ему была присуждена 
Нобелевская премия. В эти же годы развиваются и совершенст
вуются хроматографические, радиохимические и многие другие 
методы анализа. С 1950 г. бурно развивается предложенный 
Э. Уолшем метод атомно-абсорбционной спектроскопии.

Высокими темпами стала развиваться аналитическая химия 
в нашей стране после Великой Октябрьской социалистической 
революции. Интенсивная работа по изучению природных ресур
сов страны, развитие горного дела, металлургии, машинострое
ния, химии и других важных отраслей промышленности предъ
явили к аналитической химии обширные и многообразные требо
вания. Возникла, в частности, острая необходимость в стандарти
зации методов анализа и разработке экспрессных методик. Эти 
задачи были успешно решены.

Развитие аналитической химии в годы Великой Отечественной 
войны было связано главным образом с выполнением оборонных 
заданий. В это время Н. А. Тананаевым был разработан бес- 
стружковый метод анализа металлов и сплавов. По этому методу 
на анализируемый образец наносилась капля кислоты и получен-

п



ный раствор анализировался. Затраты реактивов на анализ были 
минимальны, что при общей острой нехватке материалов и реак
тивов было немаловажным достоинством метода.

В результате научно-технической революции появились новые 
отрасли промышленности. Особое значение имели освоение атом
ной энергии, развитие ракетостроения и космические исследова
ния, создание полупроводниковой техники, получение новых ма
териалов и композиций и т. д. Существенное значение приобрели 
вопросы контроля за загрязнением окружающей среды и другие 
экологические проблемы. Нельзя не отметить также успехов био
химии, раскрытия роли микроэлементов в процессах жизнеде
ятельности и достижения генной инженерии.

Развитие этих отраслей промышленности, науки и народного 
хозяйства страны потребовало от аналитической химии новых 
совершенных методов анализа. Потребовались количественные 
определения содержания примесей на уровне 10 ''...10 1 %  и 
ниже. Оказалось, например, что содержание так называемых 
«запрещенных» примесей (Сс1, РЬ и др.) в материалах ракетной 
техники должно быть не выше Ю 'г>% ,  содержание гафния в 
цирконии, используемом в качестве конструкционного материала 
в атомной технике, должно быть меньше 0,01%, а в материалах 
полупроводниковой техники примеси должны составлять не 
более 1 0 ' " % .  Известно, что полупроводниковые свойства гер
мания обнаружились только после того, как были получены об
разцы этого элемента высокой степени чистоты. Цирконий был 
вначале забракован в качестве конструкционного материала 
в атомной промышленности на том основании, что сам быстро 
становился радиоактивным, хотя по теоретическим расчетам это
го не должно было быть. Позднее выяснилось, что радиоактив
ным становился не цирконий, а обычный спутник циркония 
гафний. В  настоящее время цирконий научились получать без 
примеси гафния, и он эффективно используется в атомной про
мышленности.

Определение содержаний порядка 10 (' %  и менее стало по
вседневной потребностью многих отраслей промышленности, по
скольку содержание примесей на этом уровне стало определять 
качество продукции. Эти сложные задачи были решены путем 
использования новых методов разделения, концентрировании и 
определения. Наибольшее практическое значение приобрели 
экстракционные, хроматографические, оптические и электрохими
ческие методы. Интенсивно развиваются в последнее время 
атом но-абсорбционная спектроскопия, рентгено-флуоресцентные 
и резонансные методы, кинетические методы анализа и некоторые 
другие. Современная аналитическая химия приобретает новые 
черты — она становится более экспрессной, точной, автомати
зированной, способной проводить анализ без разрушения и на 
расстоянии.



Методы аналитической химии могут быть классифицированы 
на основе различных принципов.

Можно классифицировать методы в зависимости от массы 
вещества, которая используется в анализе. В  м а к р о м е т о 
д а х  для анализа требуется 0,1 г вещества и больше, п о л у- 
м и к р о м е т о д а х  0,1 ...0,01 г, м и к р о м е т о д а х  0,01... 
...10''3 г, у л ь т р а м и к р о м е т о д а х  10' 0 г и с у б м и к р о 
м е т о д а х  10 г. Методы, в которых используют 10— 1 г и ме
нее, применяют в анализе различных биологических проб, пре
паратов с высокой радиоактивностью, сильной токсичностью 
и т.д. Техника выполнения анализа в этих методах существенно 
усложняется: аналитические операции производят с помощью 
специальных манипуляторов и нередко под микроскопом.

В аналитической химии существуют м е т о д ы  р а з д е л е 
н и я  и м е т о д ы  о п р е д е л е н и я .  Основной задачей ме
тодов разделения является главным образом отделение мешаю
щих компонентов или выделение определяемого компонента в 
виде, пригодном для количественного определения. Однако не
редко определение интересующего компонента производится пря
мо в пробе без предварительного разделения. В  некоторых слу
чаях методы разделения и определения настолько тесно связаны 
между собой, что составили неразрывное целое. Представителем 
таких методов является газовая хроматография. В  процессе хро
матографирования смесь разделяется на компоненты, и количест
венно определяется содержание компонентов. Такие методы ана
лиза иногда называют гибридными, подчеркивая тесную связь 
отделения и определения как характерную особенность.

Методы определения можно классифицировать, основываясь 
на свойстве вещества, которое положено в основу определения. 
Если измеряется масса осадка, метод называется г р а в и 
м е т р и ч е с к и м ,  если определяется интенсивность окраски 
раствора, — ф о т о м е т р и ч е с к и м ,  или с п е к т р о ф о т о 
м е т р и ч е с к и м ,  а если величина ЭДС, — п о т е н ц и о м е т 
р и ч е с к и м  и т. д.

Методы определения часто делят на х и м и ч е с к и е  и 
ф и з и к о - х и м и ч е с к и е ,  иногда выделяя группу физических 
методов анализа. К  химическим, или, как их еще называют, клас
сическим методам анализа относят гравиметрический и титримет- 
рический. В физико-химических и физических методах анализа 
наблюдаются и измеряются такие свойства вещества, как интен
сивность спектральной линии в эмиссионной спектроскопии, ве
личина диффузионного тока в полярографии и т. д. Многооб
разие физико-химических методов анализа является проявлением 
многообразия форм существования и движения материи.

Существуют и другие классификации аналитических методов. 
Иногда при классификации имеют в виду определенные классы 
веществ: анализ металлов, анализ воды, газовый анализ, сили-



катный анализ, элементный анализ органических соединений 
и т.д . Нередко в названии метода отмечается целевая направ
ленность анализа: судебный анализ, производственный анализ, 
арбитражный анализ и т. д. А также выделяют специальные раз
делы аналитической химии, такие, как фазовый анализ, задачей 
которого является анализ отдельных фаз гетерогенной системы, 
или вещественный (рациональный) анализ, цель которого 
определение конкретных химических соединений в пробе (напри
мер, оксидов). Для современных методов аналитической химии 
характерно широкое использование оптических, электрических и 
других измерительных приборов, в том числе приборов-автоматов 
(различных анализаторов, титраторов и т.д.) и регулирующей 
аппаратуры. Существенно возрастает также применение матема
тических методов в химическом анализе. Большое значение имеет 
стандартизация и унификация методов анализа и закрепление 
в законодательном порядке применения наиболее точных и на
дежных методик путем включении их в соответствующие ГОСТы, 
ТУ, инструкции и другие официальные документы, регламенти
рующие требования к качеств}' продукции или материалов.

1.5. ПЕРИОДИЧЕСКИИ ЗАКОН Д. И. МЕНДЕЛЕЕВА 
И АНАЛИТИЧЕСКАЯ ХИМИЯ

Периодический закон был открыт Д. И. Менделеевым на базе 
данных об относительных атомных массах элементов, о свойствах 
элементов и их соединений, которые были установлены главным 
образом с помощью методов аналитической химии. Закон позво
лял прогнозировать свойства неоткрытых элементов и их соеди
нений, способы их разделения, выделения и обнаружения и ре
шать многие химические, аналитические и другие вопросы. По 
результатам различных и в том числе аналитических исследова
ний были внесены существенные дополнения и коррективы в пе
риодическую систему элементон, составленную Менделеевым.

Работы  Г. Мозли (1887 1915) покапали, что действительной основой перио
дического закона являются не атомные массы, а положительные заряды яле/' 
атомов, численно равные порядковому номеру элемента в периодической системе. 
На основании периодического закона и работ Г. Мозли был решен важный во
прос о числе еще неоткрытых элементов. Было установлено, например, что между 
водородом и гелием или между натрием и магнием новых элементов быть не 
может. Открытие и дальнейшее развитие периодического закона не только изба
вило исследователей во многих случаях от бесполезной и трудоемкой работы 
по поиску новых элементов, но и позволяло установить число неоткрытых эле
ментов и их порядковые номера в периодической системе. Однако знание только 
порядкового номера но давало еще оснований помещать элемент в определен
ную группу периодической системы. Этот вопрос решался с помощью электрон
ной теории строения атома. Применение этой теории показало, например, чти 
неоткрытый элемент №  72 должен быть аналогом циркония, а не лантаноидов. 
Элемент №  72 (гафний) действительно был найден в циркониевом минерале 
в 1923 г., а не в лантаноидах, где его много лет безуспешно искали, ошибочно 
считая аналогом лантаноидов. Д аж е  спустя 70 лет после открытия периодиче
ского закона в таблице элементов до урана пустовали четыре клетки с номерами 
43, 61, 85 и 87. Эти элементы —  технеций, прометий, астат и франций —  были



найдены после усовершенствования радиохимических методов. Успешное выделе
ние микроколичеств этих элементов основывалось на предсказании их химико
аналитических свойств в соответствии с занимаемым местом в периодической 
системе элементов Д . И. Менделеева.

К  настоящему времени установлены многочисленные законо
мерности в изменении свойств элементов и их соединений в связи 
с периодической системой. Это относится к кислотно-основным, 
окислительно-восстановительным и многим другим свойствам, 
имеющим химико-аналитическое значение. Четко выражено, на
пример, нарастание основного характера оксидов в вертикальных 
рядах сверху вниз. Периодический закон Д. И. Менделеева поз
воляет, например, систематизировать обширный материал по 
устойчивости комплексных соединений, предвидеть существова
ние новых комплексов и оценивать их стабильность.

Аналогия в свойствах элементов и соединений, как отмечал еще Д. И. М ен
делеев, наблюдается не только в пределах групп или нериидов, но и при дви
жении по диагонали. Развивая идеи Д. И. Менделеева, А. Г.. Ферсман писал, 
что поскольку радиусы ионов при движении но горизонтали периодической 
системы вправо уменьшаются, а при движении сверху вниз увеличиваются, то 
диагональ будет соединять ионы примерно одинаковой величины, но разной ва 
лентности. Отсюда он сделал вывод, что ионы, встречающиеся по диагонали, 
могут замещать друг друга в соединениях. Этот вывод чрезвычайно важен и 
для аналитической химии, особенно при рассмотрении вопросов сооеаждения и 
сокристаллизации. Оказалось, например, что Е и ‘м (радиус иона 0,124 нм) со- 
осаждается с В а 5 0 4 (радиус иона бария 0,143 нм ), и это может быть исполь
зовано для выделения европия. Рассматривая элементы центра периодической 
системы, И. Г1. Алимарин отмечал, что аналогия действительно наблюдается не 
только по горизонтали 7 г — N1) —  М о или Ш  —  Та —  \У, но и по диагонали 
Т1 —  N1) —  Сходство химико-аналитических свойств элементов имеет свои по
ложительные и отрицательные стороны. Определение близких по свойствам эле
ментов при совместном присутствии является сложной аналитической задачей 
именно из-за близости их химико-аналитических свойств. Например, спектро- 
фогометрическому определению ниобия с тиоцианатом мешают Мо, 'П и другие 
элементы, а определению его с пероксидом водорода мешают ’П  и ЧЛ Дли ана
лиза таких смесей используются самые небольшие различия в свойствах эле
ментов.

Аналогия в химико-аналитических свойствах элементов, зани
мающих соседние клетки в периодической системе, открывает 
широкие возможности для прогнозирования и разработки новых 
методов анализа. Было известно, например, что Мо (V ) дает 
цветную реакцию с тиоцианатом. Можно было ожидать, что 
ЫЬ (V ), как соседний элемент по периодической системе, также 
будет давать соединение с тиоцианатом. Эксперимент оправдал 
эти ожидания и для ниобия был также разработан тиоцианатный 
метод фотометрического определения, широко используемый 
в настоящее время. Аналогичные примеры известны для методов 
определения тантала и протактиния и для многих других соче
таний элементов. Аналогия свойств, соответствующая периоди
ческому закону, проявляется не только непосредственно в хими
ческих реакциях кислотно-основного взаимодействия, комплексо- 
образования, осаждения и т.д., но и во многих других процессах, 
имеющих химико-аналитическое значение, — их экстрагируемо-



сти различными растворителями, распределении в хроматографи
ческих колонках и т. д.

Существенный вклад внесла аналитическая химия в решение 
такой важной проблемы современной науки, как синтез и изуче
ние свойств трансурановых элементов. Предсказание химических 
свойств трансурановых элементов оказалось более сложным, чем 
для элементов, входящих в периодическую систему в ее старых 
границах, так как не было ясности в распределении новых эле
ментов по группам. Трудности усугублялись и тем, что до синтеза 
трансурановых элементов торий, протактиний и уран относились 
соответственно к IV7, V и V I группам периодической системы в 
качестве аналогов гафния, тантала и вольфрама. Неправильное 
вначале отнесение первого трансуранового элемента №  93 к ана
логам рения привело к ошибочным результатам. Химические 
свойства нептуния (№  93) и плутония (№  94) показали их бли
зость не с рением и осмием, а с ураном. Было установлено, что 
трансурановые элементы являются аналогами лантаноидов, так 
как у них происходит заполнение электронного 5/- слоя, и, сле
довательно, строение седьмого и шестого периодов системы 
Д. И. Менделеева аналогично. Актиноиды с порядковыми номера
ми 90— 103 занимают места под соответствующими лантанои
дами с номерами 58— 71. Аналогия актиноидов и лантаноидов 
очень ярко проявилась в ионообменных свойствах. Хромато
граммы элюирования трехвалентных актиноидов и лантаноидов 
были совершенно аналогичны. С помощью ионообменной мето
дики и установленной закономерности были открыты все транс- 
кюриевые актиноиды. Рекордным считается установление на этой 
основе химической природы элемента 101 — менделевия, синте
зированного в начале в количестве всего 17 атомов. Аналогия 
в свойствах актиноидов и лантаноидов проявляется также в про
цессах экстракции, соосаждения и некоторых других. Экстрак
ционные методики, разработанные для выделения лантаноидов, 
оказались пригодными и для выделения актиноидов.

Зависимость между свойством, которое лежит в основе ана
литического метода, и положением элемента в периодической 
системе Д. И. Менделеева имеет и другие многочисленные прояв
ления. Хотя периодическая система составлена на основе свойств 
нейтральных атомов, она оказывается эффективной и в сложных 
системах, таких, как многоатомные и комплексные ионы в рас
творе и в газе, координационные соединения в различных агре
гатных состояниях и т.д. Однако связь аналитических свойств 
и периодического закона в таких системах имеет более сложный 
характер, иногда она маскируется одновременным действием раз
личных физических факторов, таких, как температура, среда 
и др., химическим окружением и т. д. Нельзя не учитывать также, 
что многие элементы (Б, N. Мп, С1, Вг и др.) образуют в раство
ре ионы различного состава, что нередко затрудняет установле
ние связи аналитических свойств с периодическим законом. Тем 
не менее периодический закон остается незыблемой основой для



систематизации материала, прогнозирования свойств и поисков 
новых методов анализа.

1.6. ОБЩ АЯ СХЕМА АНАЛИТИЧЕСКОГО ОПРЕДЕЛЕНИЯ

В ходе почти любого анализа можно выделить следующие ос
новные этапы: 1) отбор и усреднение пробы и взятие навески; 
2) разложение (вскрытие) пробы, растворение; 3) разделение (в ы 
деление определяемого компонента) и концентрирование; 4 ) коли
чественное измерение; 5) расчет результатов анализа.

Конечно, не в каждой методике реализуются все эти этапы. 
Иногда нет необходимости растворять пробу или проводить пред
варительное разделение компонентов. Эти этапы нередко исклю
чаются, например, при анализе металлов и сплавов в эмиссион
ной спектроскопии или в некоторых радиометрических методах.

В общую схему аналитического определения следовало бы 
также включить такие этапы, как выбор и (или) обоснование 
метода анализа. Однако многочисленные и не всегда совмести
мые требования затрудняют обобщенный подход к решению этого 
вопроса. Выбор метода анализа в значительной степени зависит 
от примерного содержания определяемого компонента в пробе, 
мешающих примесей и т.д. Учитывается также возможная ве
личина погрешности определения, скорость выполнения анализа, 
наличие необходимого оборудования и некоторые другие факто
ры. Естественно, стремятся выбрать такой метод, который удов
летворял бы требованиям точности, быстроты и экономичности 
выполнения анализа.

Усреднение пробы и взятие навески. Нередко задачей хими
ческого анализа на производстве является установление среднего 
состава поступающего сырья, например какой-то руды, вспомога
тельных материалов, топлива и т. д. Проба, поступающая в лабо 
раторию на анализ, должна быть п р е д с т а в и т е л  ь н  ой, 
т. е. действительно отражать средний состав анализируемых 
материалов. Результаты анализа, в сущности, характеризуют 
лишь состав вещества, непосредственно взятого для анализа, 
т. е. тех нескольких граммов или долей грамма, которые состав
ляют исходную навеску. Представительность пробы позволяет 
распространить этот результат на всю партию. Сравнительно 
несложно отобрать представительную пробу газообразных или 
жидких веществ, поскольку эти вещества обычно гомогенны. 
Значительно труднее выполнить эту операцию в случае твердых 
проб, особенно если анализируемый материал представляет собой 
крупные куски или куски разного размера. Для правильного от
бора представительной пробы от больших партий анализируе
мого материала такого типа разработаны специальные методики, 
позволяющие до минимума свести возможные ошибки этой опе
рации. Эти методики, как правило, включаются в соответствую
щие аналитические ГОСТы или специальные инструкции по от
бору проб. Одним из распространенных приемов получения гтред-



ставительной пробы таких материалов является систематический 
равномерный отбор вещества из разных зон по всему объему 
анализируемого материала.

Поступившая в аналитическую лабораторию представитель
ная проба имеет сравнительно большую массу. Ее измельчают 
на специальных мельницах или иным путем и отбирают среднюю 
пробу методом к в а р т о в а н и я  или с помощью автоматиче
ских пробоотборников. При квартовании пробу раскладывают 
в виде квадрата и делят диагоналями на четыре треугольника. 
Две противоположные части отбрасывают, а две другие соеди
няют, еще раз измельчают и снова проводят квартование, т. е. 
делят на четыре части и две противоположные отбрасывают. 
Полученная таким образом с р е д н я я  п р о б а  массой от 
нескольких десятков граммов до 1 кг в зависимости от вида мате
риала измельчается, просеивается через соответствующее сито 
без остатка и помещается в банку с притертой пробкой. Перед 
взятием навески для анализа некоторую порцию пробы обычно 
дополнительно растирают в агатовой ступке. Среднюю пробу 
металлических образцов отбирают высверливанием или снятием 
стружки на станке. Существуют и другие способы.

Отбору средней пробы следует уделять самое серьезное вни
мание, так как результаты анализа теряют свою значимость, 
если они характеризуют состав случайного образца. В фунда
ментальном «Практическом руководстве по неорганическому 
анализу» В. Ф. Гиллебранда, Г. Э. Лендаля и других утвержда
ется, что отбор пробы вещества, подлежащего анализу, иногда 
является даже более важной операцией, чем выполнение самого 
анализа. Например, неправильная или неполная информация о 
компонентах исходного сырья, возникшая в результате ошибок 
при отборе пробы, может вызвать нежелательные осложнения 
в ходе технологического процесса.

Из подготовленной средней пробы берут точную навеску для 
анализа обычно на аналитических весах. Примерную навеску 
для анализа рассчитывают заранее, исходя из ориентировочного 
содержания определяемого компонента в пробе и характера ко
личественных измерений. При проведении, например, гравиметри
ческих определений навеску для анализа берут с таким расчетом, 
чтобы масса прокаленного осадка была 0,05...0,3 г. При уменьше
нии массы заметно возрастает относительная погрешность взве
шивания, а увеличение массы осадка, не давая никаких преиму
ществ, может привести к увеличению длительности анализа. 
В  разработанных аналитических прописях масса навески или 
способ ее расчета обычно указывается. При взвешивании воз
душно-сухих негигроскопичных проб обычно обходятся без осо
бых предосторожностей. Необходимые меры предосторожности 
при взвешивании гигроскопических проб указываются в анали
тических прописях.

Разложение (вскрытие) пробы, растворение. При проведении 
этой операции все определяемые компоненты пробы стремятся



перевести в раствор и не допустить их потерь за счет уноса при 
нагревании или выполнении других операций, связанных с рас
творением.

Для растворения навески твердого вещества чаще всего при
меняют обработку пробы минеральными кислотами при нагрева
нии на песчаной или водяной бане. Нередко используют смесь 
кислот, например царскую водку (смесь концентрированных со
ляной и азотной кислот), или смесь кислоты и окислителя (перо
ксида водорода, брома), или (реже) смесь кислоты и восстано
вителя. Подбор растворителя упрощается, если основные компо
ненты пробы известны из предварительных данных. Многие 
сульфидные руды сначала обрабатывают соляной кислотой при 
нагревании, затем добавляют азотную и новую порцию соляной 
кислоты. Разложение часто заканчивают обработкой пробы сер
ной кислотой при нагревании. Так поступают при определении 
в рудах свинца, меди и других металлов. Если же предстоит 
определение серы, то пробу обрабатывают дымящей азотной 
кислотой, иногда с добавкой брома, чтобы окислить сульфид до 
сульфата и не допустить потери серы в виде сероводорода.

При определении сурьмы, мышьяка, германия и некоторых 
других элементов избегают обработки исходной пробы соляной 
кислотой и вообще стремятся не нагревать солянокислые рас
творы. Если при анализе этих элементов все же без нагревания 
обойтись нельзя, его производят с обратным холодильником, что
бы не допустить потерь за счет улетучивания хлоридов.

Реже используют при растворении восстановительные свой
ства кислот. Характерным в этом отношении является примене
ние соляной кислоты для растворения пиролюзита МпСЬ и дру
гих окисленных руд. В этом случае навеску пиролюзита обраба
тывают соляной кислотой до прекращения выделения свободного 
хлора.

Неорганический анализ нередко осложняется имеющимися 
в пробе органическими веществами главным образом природного 
происхождения. Органические вещества могут образовывать 
комплексы с определяемыми элементами, препятствующие осаж
дению или уменьшающие эффективность других аналитических 
приемов. Таким образом, проведение анализа обычно требует 
полного разрушения органической части пробы. Разрушение 
проводят «сухим» или «мокрым» методами. « С у х и е »  методы 
включают прокаливание пробы на пламени горелки, в муфельной 
печи, в трубчатой печи, в токе кислорода или сожжение в «бом
бе». При сжигании по « м о к р о м  у» методу пробу длительное 
время обрабатывают концентрированной азотной кислотой или 
смесью азотной и серной кислот нередко с добавкой окислителя 
(хлората, перманганата и др.).

При разложении некоторых материалов, например силикатов, 
различных горных пород, огнеупоров и т.д., для полного раство
рения пробы обработки растворителем бывает недостаточно. 
В этих случаях для вскрытия пробы применяют с п л а в л е н и е



с различными плавнями. В  качестве обычных плавней исполь
зуют соединения щелочных металлов — их карбонаты, бораты, 
пероксиды и др. (щелочные плавни) или гидросульфаты, пиро
сульфаты и т.д. (кислотные плавни). При сплавлении обычно 
происходит разложение анализируемого вещества, часто сопро
вождающееся окислением компонентов пробы кислородом воз
духа. Д ля усиления окисляющего действия плава в него иногда 
вводят нитраты, хлораты или другие окислители. Масса после 
сплавления легко растворяется в воде или в разбавленных ми
неральных кислотах.

Выбор плавня зависит от состава анализируемой пробы. 
Силикаты, фосфаты и другие окисленные минералы обычно 
сплавляют с карбонатом натрия или со смесью карбонатов нат
рия и калия. Танталаты, ниобаты и многие оксиды сплавляют с 
пиросульфатом и т. д. Применяют и другие плавни. Иногда эф
фективным оказывается сплавление с оксидом или карбонатом 
свинца, основным нитратом висмута, борной кислотой и т. д. Не
редко приходится применять комбинированные способы вскрытия 
пробы; сначала проводят кислотную обработку взятой пробы 
при нагревании, а затем нерастворившийся остаток сплавляют 
с подходящим плавнем.

Разделение. Метод разделения выбирают в зависимости от 
свойств определяемого соединения и мешающих элементов, а 
также от того, какой метод анализа предполагается использо
вать: гравиметрический, титриметрический или какой-либо дру
гой. В  практике используют химические, физические и физико
химические способы разделения. К  х и м и ч е с к и м  относятся 
главным образом методы осаждения, основанные на различной 
растворимости веществ, к ф и з и ч е с к и м  —- отгонка, сублима
ция, плавление и т. д., к ф и з и к о - х и м и ч е с к и м  — экст
ракция, ионный обмен, хроматография и некоторые другие. 
Более подробно методы разделения будут рассмотрены в даль
нейшем.

Количественное измерение. При количественном измерении 
определяют и н т е н с и в н о с т ь  а н а л и т и ч е с к о г о  с и г 
н а л а ,  т. е. численное значение свойства, связанное с содержа
нием анализируемого компонента. В гравиметрическом анализе 
интенсивностью аналитического сигнала является масса высу
шенного или прокаленного осадка, в титриметрическом — объем 
раствора, израсходованный на реакцию, в фотометрическом — 
интенсивность окраски раствора (оптическая плотность) и т.д. 
По результатам количественного измерения с помощью у р а в- 
н е н и я  с в я з и  рассчитывают содержание определяемого эле
мента в пробе. Уравнение связи выражает зависимость между 
интенсивностью аналитического сигнала (измеряемой величиной) 
и содержанием анализируемого компонента:

Р  =  Кс),
где Р  — интенсивность аналитического сигнала; с — концент
рация.



Вид функциональной зависимости определяется главным об
разом особенностями аналитического сигнала. Зависимость мо
жет быть линейной, логарифмической и т. д. В  качестве уравне
ния связи могут быть использованы как теоретически обоснован
ные соотношения, так и эмпирически найденные зависимости 
между интенсивностью сигнала и концентрацией.

Расчет результатов анализа. Это заключительный этап ана
лиза. Расчет результатов основан на использовании несложных 
формул и принципиальных затруднений обычно не вызывает. 
Тем не менее этот этап требует самого серьезного внимания, 
поскольку погрешность в расчете ведет к неверному результату, 
так же как и небрежное или неправильное выполнение других 
операций анализа.

В  последующих главах этот вопрос будет рассмотрен более 
конкретно.



Л. Т ео р ети чески е  основы  аналитической 
химии

Подавляющее большинство химических реакций, которые при
меняются в гравиметрических, титриметрических и многих физи- 
ко-химических методах анализа, протекает в растворе. Это реак
ция кислотно-основного взаимодействия, комплексообразования, 
осаждения малорастворимых соединений и т. д. Закономерности, 
управляющие протеканием этих реакций, являются наиболее 
важной составной частью теоретических основ химических (гра
виметрических и титриметрических) и некоторых физико-хими- 
ческих методов анализа. Поэтому изложение теоретических основ 
аналитической химии начинается с рассмотрения процессов в 
растворе. Теоретические основы оптических и других физико
химических методов анализа будут рассмотрены позднее.

Г л а в а  2 

О БЩ АЯ ХАРАКТЕРИСТИКА РЕАКЦИИ 
В РАСТВОРЕ

2.1. ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ

Каждую  химическую реакцию можно характеризовать с двух 
точек зрения: термодинамической и кинетической. С точки зрения 
т е р м о д и н а м и к и  реакция характеризуется состоянием 
р а в н о в е с и я ,  когда в системе при данной температуре и 
постоянстве других внешних условий устанавливаются неизмен
ные во времени равновесные концентрации участников реакции. 
К и н е т и к а  характеризует с к о р о с т ь  п р о т е к а н и я  
х и м и ч е с к о й  р е а к ц и и ,  скорость ее приближения к со
стоянию равновесия. Большинство реакций аналитической химии 
протекает в растворе с большой скоростью и быстро приходит 
к состоянию химического равновесия.

В самом общем виде уравнение химической реакции можно 
представить схемой

V|B|4- V2B2 = V;,B:¡ + V4B4 (2.1)
где V — стехиометрические коэффициенты; В[ и В* исходные 
вещества, В :1 и В 4 — продукты реакции.

Когда процессы взаимодействия растворенных веществ с рас
творителем и между собой придут в состояние равновесия, в 
растворе установятся р а в н о в е с н ы е  к о н ц е н т р а ц и и .



При постоянных температуре и давлении равновесные концент
рации не изменяются во времени сколь угодно долго. Равновес
ная концентрация вещества зависит от его общей или исходной 
концентрации и расхода вещества на протекание химической 
реакции или реакций до установления равновесия. Общая кон
центрация вещества в растворе обычно обозначается как с°, а 
равновесная — как с, нередко в качестве символа равновесной 
концентрации используют также квадратные скобки [ ], в которые 
заключают формулу вещества. Если, например, — исходная 
концентрация вещества В, то его равновесная концентрация 
будет св или [В ].  В  растворе устанавливается равновесие между 
всеми формами существования вещества В. Сумма всех равно
весных форм будет равна общей концентрации вещества В в рас
творе. Например, в растворе Н ^  устанавливается равновесие 
между молекулами Н ^  и ионами Н Б ' и Б 2-. Очевидно,

г ^ =  [НаЭ] +  (НЙ-|  +  [Э" ]. (2.2)

Соотношение типа (2.2) называют уравнением м а т е р и а л ь 
н о г о  б а л а н с а .  В растворе соблюдается также у с л о в и е  
э л е к т р о н е й т р а л ь и о с т и:

2с,г/=0,

где с, — концентрация иона; г, ..его заряд.
Концентрация растворенного вещества может быть выражена 

в разных единицах: количеством вещества (моль) в 1 л раствора 
(моль/л), числом граммов вещества в 1 л раствора (г/л), числом 
граммов вещества в 100 г раствора (массовая доля или процент
ное содержание) и т. д. В С И  моль является основной единицей 
количества вещества.
|  Моль — это количество вещества, содержащее столько реальных или ус- 
‘ ловных частиц, сколько атомов содержится в 0,012 кг углерода-12.

Под реальными частицами следует понимать атомы, ионы, 
молекулы, радикалы, электроны и т. п., а под условными частица
ми — такие, как. например, 1 /:>Н-23С)4, 'Д КМ пО .! и т.д. При ис
пользовании моля как единицы количества вещества следует 
четко указывать, какие именно частицы имеются в виду.

М о л я р н а я  к о н ц е н т р а ц и я  с (Х )  -- отношение коли
чества вещества X (моль) к объему раствора. В  СИ основной 
единицей является молярная концентрация моль/м3, а рекомен
дуемой для практики единицей является моль/дм'* или моль/л. 
Термин «молярная концентрация» распространяется на концент
рацию любых частиц, например молярная концентрация молекул, 
молярная концентрация ионов и т.п. Например, с (НС1) =  
=  0,1 моль/л, б'(Н ) =  1 • Ю _г’ моль/л. Использование термина 
«молярность» не рекомендуется. Однако термин «м о л я р н ы й» 
сохраняется.

Термодинамической характеристикой реакции (2.1) является 
константа равновесия



К "  =  - ^ - .  (2.3)
а в ,а в2

где а — а к т и в н о с т ь  участников реакции.
При постоянных температуре и давлении константа равнове

сия сохраняет постоянство и не зависит от концентрации участ
ников реакции. Очевидно, чем больше численное значение кон
станты равновесия, тем больше сдвинуто равновесие реакции 
в правую сторону, т. е. в сторону образования продуктов реакции.

Активность связана с концентрацией вещества (с) соотно
шением

а = у с .  (2.4)

где у —- к о э ф ф и ц и е н т  а к т и в н о с т и .
С учетом (2.4) уравнение (2.3) принимает вид

( 2 . 5 )

У 7иг Ув^в,
где через II,, обозначено произведение коэффициентов активно
сти.

Величину

К = -
в-Лв,

;в ,с в.

называют к о н  ц е н т р  а и и о н  н о й  или с т е х и о м е т р и -  
ч е с к о й  к о н с т а н т о й  р а в н о в е с и я ,  отмечая тем са
мым, что в выражение константы равновесия входят не актив
ности, а концентрации веществ, выраженные в моль/л.

Коэффициент активности у характеризует неидеальность 
реальных растворов, т. е. отклонение свойств реальных растворов 
от свойств идеальных. С уменьшением концентрации растворен
ного вещества его коэффициент активности приближается к еди
нице и в предельно разбавленном растворе у — 1> а

Теоретические расчеты коэффициентов активности основаны 
на представлениях, которые раскрывают природу сил, вызываю
щих отклонение свойств реальных растворов от свойств идеаль
ных. Для расчета коэффициентов активности ионов используется 
теория Дебая — Хюккеля. По этой теории ион в растворе рас
сматривается как заряженная частица, окруженная и о н н о й  
а т м о с ф е р  ой преимущественно из противоположно заряжен
ных ионов, а взаимодействие иона с ионной атмосферой имеет 
электростатический (кулоновский) характер. Коэффициенты ак
тивности зависят от заряда иона и параметров ионной атмосфе
ры; ее размеров и плотности. Параметры ионной атмосферы 
определяются и о н н о й  с и л о й  р а с т в о р а  /, вычисляе
мой как полусумма произведений концентрации всех ионов в 
растворе на квадрат их заряда г,:



На основании этой теории были получены выражении для расче
та коэффициента активности.

В разбавленных растворах (/< 1 0  2) коэффициент активно
сти иона рассчитывается ни п р е д е л ь н о м у  з а к о н у  
Д е б а я :

где А — величина, вычисляемая теоретически.
Она зависит от температуры, диэлектрической проницаемости 

растворителя и некоторых других его свойств. Для водных рас
творов и 25°С А =  0,509. При средних концентрациях раствора 
(/==0,5...0,8) коэффициент активности иона может быть рассчи
тан по у р а в н е н и ю  Д э в и с ,  также основанному на теории 
Дебая Хюккеля:

Одним из недостатков уравнения (2.8) является то. что в 
соответствии с этим уравнением коэффициент активности не
электролита оказывается равным единице при всех значениях 
ионной силы (если г? =  0, то ^ ^  =  0 и у =  ! ) ,  а это противоречит 
известным эффектам всаливания - высаливания, т. е. изменению 
растворимости электронейтральных веществ под действием элект
ролитов. Однако для большинства химико-аналитических рас
четов это не имеет существенного значения и коэффициенты 
активности неэлектролитов обычно принимаются равными еди
нице. Для разбавленных растворов это соблюдается вполне 
строго.

Т е р м о д и н а м и ч е с к а я  к о н с т а н т а  р а в н о в е с и я ,  
определяемая уравнением (2.3), не зависит от концентрации 
раствора или наличия в нем каких-либо растворенных веществ. 
Если произведение коэффициентов активности П., в выражении 
(2.5) будет оставаться постоянным, то, очевидно, и к о н ц е н т 
р а ц и о н н а я  к о н с т а н т а  равновесия К  останется постоян
ной, хотя ее численное значение может и не совпадать с величи
ной /С0, поскольку произведение коэффициентов активности 
может не совпадать с единицей. Коэффициенты активности з а 
висят от ионной силы раствора, поэтому при постоянной ионной 
силе концентрационная константа равновесия будет также оста
ваться постоянной. Это имеет важное практическое значение, 
позволяя проводить расчеты равновесий в растворах электро
литов по концентрациям, а не по активностям реагирующих 
частиц.

Уравнение, связывающее концентрационную и термодинами
ческую константы равновесия и учитывающее ионную силу, 
можно получить логарифмированием уравнения (2.5) и сочета
нием полученного выражения с (2 .8 ):"

1К V« =  — Аг'!1]/'2, (2.7)

( 2 .8 )



Подставляем в выражение (2.9) уравнение (2.8) и после неболь
шого упрощения получаем:

Iе /сп =  I / с  — л — VIг? — (  ]-^утуг — ° . 2  ̂)■ (2Л0)

(У  7  и г вместо индекса В„ для простоты поставлен индекс п.) 
Обозначим выражение в первой скобке как Дгг2:

Д v z 2 =  ( v я г з  +  ^ 4^4 —  V )  г \  —  У 'г Л )

и подставим его в уравнение (2.10): 

или

1g/(= | g ^ + Л A v г a( 1^ '/|/1, - 0 . 2 / ) .  (2.11)

Уравнение (2.11) показывает, что характер влияния ионной 
силы на концентрационную константу равновесия определяется 
знаком множителя Дуг2. При Дуг2 >  0 константа равновесия с 
ростом ионной силы будет возрастать, при Л ^ 2< 0  будет умень
шаться, а при Дуг2 =  0 становится независимой от ионной силы. 
Рассмотрим несколько примеров.

1. Диссоциация слабой кислоты
НС1Ч=Н+ + СЛЧ 

Дл>га =  г&« + ^ - - г ^  = 1 + 1-0 = 2.
Константа диссоциации кислоты с ростом ионной силы будет увеличиваться. 
Увеличение силы кислоты в присутствии электролитов получило название с о л е 
в о г о  э ф ф е к т а * .

2..Диссоциация слабого основания
С О * ' +  Н О Н  =  НСО;| +  ОН 

= г нсо.| +  гон “ г<:о5 =  I +  I — 4 =  — 2.

Константа равновесия этого процесса с ростом ионной силы будет умень
шаться.

3. Протонирование слабого основания
1МН;1 +  Н +=1ЧН?- 

Дvz¡г = ZNн,+ — > = 1 — 1 = 0.
Константы равновесия так  называемых изозарядных реакций (Ду2? =  0) зависят 
от ионной силы в значительно меньшей степени, чем константы реакций, у ко
торых Дуг? Ф 0 .

Строгий подход к расчету равновесий в реальных растворах 
электролитов предполагает учет не. только величины ионной 
силы, но и природы электролита, создающего или поддерживаю

* Термин «соленой эффект» имеет более широкую применимость. Под этим тер
мином имеются в виду эффекты, вызываемые отличием коэффициентов актив
ности участников реакции от единицы (увеличение силы кислоты, возрастание 
растворимости малорастворимых соединений и т. д.).



щего ионную силу. Такие электролиты называют ф о н о в ы м и  
или п о д д е р ж и в а ю щ и м и ,  или иногда индифферентными 
или посторонними. Особенно заметно влияет природа фонового 
электролита на состояние равновесий в растворе в области зна
чений ионной силы, превышающих единицу. При очень высоких 
значениях ионной силы коэффициенты активности ионов с ростом 
ионной силы начинают возрастать и часто превышают единицу. 
Область очень высоких значений ионной силы в данном учебнике 
рассматриваться не будет.

Протекание аналитической реакции в растворе часто ослож
няется конкурирующими реакциями, в которые вступает один или 
несколько участников основного процесса. Это могут быть реак
ции взаимодействия катиона с компонентом буферного раствора, 
аниона слабой кислоты с протоном и т. д. В этом случае для 
расчета равновесий в растворе удобно использовать так называе
мые у с л о в н ы е  к о н с т а н т ы  р а в н о в е с и я ,  которые 
относятся к фиксированной концентрации какого-либо компонен
та или компонентов раствора, например к постоянному значе
нию pH. Условные константы равновесия связаны с концентра
ционными, или термодинамическими, простыми соотношениями. 
Практическое применение условных констант равновесия будет 
рассмотрено позднее.

2.2. ЗАВИСИМОСТЬ КОНСТАНТЫ РАВНОВЕСИЯ 
ОТ ТЕМПЕРАТУРЫ

Влияние температуры на константу равновесия в самом об
щем виде можно описать точными и строгими термодинамиче
скими соотношениями. Температурная зависимость констант рав
новесия выражается уравнением изобары реакции (название 
«изобара» указывает на условие постоянства давления при диф- 
ференцировании):

din Л' АН 
d Т ~ ~ R T 7 ' С2*12)

где 1пК  натуральный логарифм константы равновесия К\ 
АН  — изменение энтальпии в результате реакции (тепловой эф
фект реакции); R —  универсальная газовая постоянная; Т — 
абсолютная температура; У эндотермических реакций АН  поло
жительно, у экзотермических — отрицательно.

Уравнение (2.12) показывает, что в зависимости от знака 
теплового эффекта реакции константа равновесия может увели
чиваться или уменьшаться. Температурная зависимость констант 
равновесия может иметь экстремум, т. е. с ростом температуры 
может увеличиваться или уменьшаться только до какой-то тем
пературы, а затем начинает изменяться в обратном направлении. 
Так, например, диссоциация муравьиной кислоты максимальна 
при 24,4°С, уксусной — при 22,5°С, диссоциация воды с повы
шением температуры возрастает только до 238,8 °С , после чего 
начинает уменьшаться.



2.3. КОНСТАНТА РАВНОВЕСИЯ И ИЗМЕНЕНИЕ 
СТАНДАРТНОЙ ЭНЕРГИИ ГИББСА

Константа равновесия является фундаментальной термодина
мической характеристикой химической реакции. Она связана 
с одной из основных термодинамических функций — э н е р г и е й  
Г  и б б с а простым соотношением:

Л О ° =  - Я Л п / Г " ,  (2.13)

где А 6" — изменение с т а н д а р т н о й  э н е р г и и  Г и б б с а .
Уменьшение энергии Гиббса является движущей силой хими

ческой реакции.
Величина А <2° может быть рассчитана на термодинамических 

данных по уравнению
Л6'0= ^ Д ,С ,и укты  реакции '  ^ Л / (2. 14)

где £Л/6пР1)Дукш реакции — сумма стандартных энергий Гиббса обра
зования веществ, являющихся продуктами реакции; 1Л/0Нех»ва —• 
сумма стандартных энергий Гиббса образования исходных ве
ществ; суммирование в обоих случаях должно проводиться с уче
том стехиометрических коэффициентов.

Совместное решение уравнений (2.13) и (2.14) при известных 
Л/(7° дает логарифм константы равновесия. Данные по стандарт
ным энергиям Гиббса образования различных веществ имеются 
в термодинамических справочниках.

2.4. СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ В РАСТВОРЕ

V Скоростью химической реакции называется изменение концентрации вещества 
“ в ходе реакции в единицу времени или. точнее, производную концентра

ции вещества по времени при постоянных температуре и давлении.

Например, скорость реакции
А +  В  = А  В (2.15)

можно выразить как прирост концентрации вещества в единицу 
времени или

(1С*и
¿1 '

Раздел химический науки, занимающийся изучением скоро
стей химических реакций, называют х и м и ч е с к о й  к и н е 
т и к о й  или кинетикой химических реакций. Кинетическое урав
нение связывает скорость химической реакции с концентрацией 
реагирующих веществ. Д ля реакции (2.15) кинетическое уравне
ние имеет вид

- А М и * СлСв, (2.16)

Множитель к в уравнении (2.16) называется к о н с т а н т о й  
с к о р о с т и  р е а к ц и и .  Эта величина характеризует скорость



реакции при концентрации каждого реагента, равной единице. 
Концентрация вещества в кинетическом уравнении может нахо
диться в некоторой (иногда дробной) степени. С у м м а  п о к а 
з а т е л е й  степеней, с которыми концентрации реагирующих 
веществ входят в кинетическое уравнение, называют порядком 
реакции. Реакции в растворе часто имеют первый или второ? 
порядок. Если скорость реакции остается постоянной при все; 
концентрациях реагентов, процесс является реакцией нулевое 
порядка.

Различие в скоростях протекания химических реакций очень 
велико: константы скорости реакций первого порядка охвать- 
вают интервал примерно от 10~7 до 108 с“ 1, второго порядка - 
от 10"' до 10'1 л/(м оль*с). Это означает, что некоторые химичг- 
ские реакции протекают за ничтожные доли секунды (например 
реакции взаимодействия сильных кислот с сильными основа
ниями), а некоторые реакции окисления — восстановления завер
шаются лишь за несколько часов или суток или за еще болт 
длительный промежуток времени.

С повышением температуры скорость реакции увеличивается. 
По эмпирическому правилу Аррениуса при нагревании на каж
дые 10° скорость реакции увеличивается в 2 —4 раза. Зависи
мость константы скорости от температуры выражается у р а в 
н е н и е м  А р р е н и у с а :

к =  Ае
где е — основание натуральных логарифмов: £  — энергия акти
вации; Л — п р е д  э к с п о н е н т  а, или ч а с т о т н ы й  ф а к 
т ор .  Он связан с числом соударений реагирующих частиц меж
ду собой.

Скорость реакции существенно зависит также от наличия 
в растворе к а т а л и з а т о р о в, и н г и б и т о р о в  и веществ, 
облагающих промотирующим действием. Катализаторы, как из
вестно, увеличивают скорость химической реакции, ингибиторы 
ее замедляют, а промоторы увеличивают активность или изби
рательность катализатора. Все эти эффекты используются в 
химико-аналитических целях.

| В о п р о с ы

1. Численные значения каких величин (константа диссоциа
ции, кислотность раствора, степень диссоциации) изменятся и в 
какую сторону (уменьшатся или увеличатся), а какие останутся 
неизменными при 5-кратном разбавлении 0,1 М водных раство
ров: а) СНзСООН; б) Н С !; в) К С !; г) Ш ;}?

2. От каких факторов зависит концентрационная (стехио- 
метрическая) константа равновесия и от каких термодинамиче
ская: а) концентрация участников реакции; б) добавление в 
раствор продуктов реакции; в) ионная сила раствора; г) темпе
ратура?



3. У какой реакции константа равновесия зависит от ионной 
силы в наибольшей степени и у какой в наименьшей:

а) Сиа+ + 4 Ы Н , * * С и ^ Н а)4Ч
б) Ак+ + С Г  = А е С 1
в) Си2+ +  С Г  =  С и С !1-
г) С и2-1 +  5 0 ? "  =• Си80.|
Д) А  1л + +  Р =  А1Р2 4

Д  З а д а ч и

1. Рассчитать ионную силу раствора, полученного при смеше
нии равных объемов I М. НС! и 0,5 М № О Н . Ответ: 0,50.

2. Рассчитать ионную силу раствора, полученного при раство
рении 0,12 г металлического натрия в 100 мл воды. Ответ: 0,052.

Г л а в а  3 
РЕАКЦИИ КИСЛОТНО-ОСНОВНОГО 

ВЗАИМОДЕЙСТВИЯ

3.1. ПРОТОЛИТИЧЕСКАЯ ТЕОРИЯ КИСЛОТ 
И ОСНОВАНИЙ БРЕНСТЕДА — ЛОУРИ

Содержание понятий «кислота» и «основание» в процессе раз
вития химической науки существенно менялось, оставаясь одним 
из основных вопросов химии. По теории Аррениуса— Оствальда 
кислотой называлось электронейтральное вещество, которое при 
растворении в воде диссоциировало с образованием иона водо
рода Н +, а основанием —  вещество, которое диссоциировало с 
образованием иона ОН-. Однако представления теории кислот 
и оснований Аррениуса — Оствальда оказались неприменимыми 
ко многим водными и неводным растворам. Например, в бензоль
ных растворах НС) нельзя было обнаружить никаких ионов, 
в том числе и ионов водорода, однако металлы в этом растворе 
растворялись с выделением газообразного водорода, кислотно
основные индикаторы изменяли свой цвет так же, как под дейст
вием кислот, и т. д., т. е. несмотря на отсутствие ионов водорода 
растворы проявляли свойства кислот. Недостатки теории Арре
ниуса— Оствальда сказывались и при применении ее к водным 
растворам некоторых соединений. Так, например, соли слабых 
Кислот проявляли в водном растворе свойства оснований 
(N3200^, КСЫ, №.зРО,, и т. д.), а кислые соли многоосновных 
Кислот часто выступали как кислоты ^аНаРО-», КН50.1 и т. д.).

Более общей теорией кислот и оснований явилась протолити- 
ческая теория Бренстеда-— Лоури (1923).
I  В  протолнтической теории кислотами называются вещества, способные отда

вать протон другому веществу, а основаниями — вещества, способные прини
мать протон.



По этому определению круг веществ, называемых кислотами, 
значительно расширился. К  кислотам стали такж е  относить такие 
частицы, как ЫН/, Н $ 0 4 , а к основаниями - СО§_ , Р 2О 7" и т. д. 
Все реакции кислотно-основного взаимодействия но этой теории 
состоят в обратимом переносе протона от кислоты к основанию. 
В результате такого процесса образуется пара новых частиц, 
одна из которых опять способна отдавать протон, а другая его 
присоединять. Таким образом кислота оказывается в равновесии 
с с о п р я ж е н н ы м  о с н о в а н и е м ,  а основание — с с о 
п р я ж е н н о й  к и с л о т о й :

НА -1- В  5=6 н в+  +  А-
кислота основание сопряженная сопряженное

кислота основание
Например:

НСЫ 4- О Н  *=* н о н  +  с ы -
кислота основание сопряженная сопряженное

кислота основание

Соединения, которые могут быть как кислотами, так и основа
ниями, называются, а м ф и п р о т н ы м и  или а м ф о л и т а -  
ми.  Амфолитом является, например, вода, поскольку она может 
принимать протон и его отдавать, а также многие продукты сту
пенчатой диссоциации многоосновных кислот, как, например, 
НРО4- , Н С 2ОГ и т. д., которые могут и присоединять, и отдавать 
протон.

Существенным достоинством протолитической теории являет
ся учет влияния растворителя на процесс кислотно-основного 
взаимодействия. Диссоциацию кислоты НА в растворителе 5о1 у 
можно представить схемой

НА +  5 о1у  —  Н 8 о1у *' +  А Э о к  ' (3.1)

Константа этого равновесия

отличается от обычного выражения константы диссоциации кис
лоты множителем asc.iv в знаменателе. При рассмотрении диссо
циации разных кислот в каком-то одном растворителе этот мно
житель остается одинаковым во всех системах, поэтому он обыч
но включается в константу. Однако при исследовании диссоциа
ции кислот в разных растворителях активность растворителя 
имеет самостоятельное значение.

Состояние равновесия (3.1) зависит как от способности кис
лоты НА отдавать протон, так и от способности растворителя 
его принимать. Для характеристики этих свойств Н А  и 5о1 V была 
выбрана гипотетическая среда с бесконечно большой величиной 
д и э л е к т р и ч е с к о й  п р о н и ц а е м о с т и .  Способность 
кислоты НА к отщеплению протона по схеме

ПА «  Н 4 +  А"



в этой среде характеризуется константой диссоциации К нА, а 
способность к диссоциации кислоты Н Б о к “

Н5о1\+ = 1-г + 5о1\'

к о н с т а н т о й  д и с с о ц и а ц и и  Гипотетические кон
станты /Сна и К нбок называют константами с о б с т в е н н о й  
к и с л о т н о с т и  к и с л о т .

Константа равновесия (3.1) будет равна

и  °НЬсК ! аА8о1у_ /Сна : ,1Л НА8„К —  --- ---------- ---- к ----—  (3.2)аНАа5о1» ЛН5ок +
где /si.iv учиты вает переход от гипотетической среды с бесконечно большой величи
ной диэлектрической проницаемости к данному растворителю 5 о1у .

При логарифмировании (3.2) и подстановке теоретического выражения 
для /ьии получаем основное уравнение иротолитической теории:

где е —  заряд электрона; Д̂А —  постоянная Авогадро; И —  универсальная газовая 
постоянная; Т —  температура; к диэлектрическая проницаемость; г — заряд 
частицы; г ■ ее радиус.

Если исходная кислота НА заряда не имеет (например, Н Г  в водном растворе), 
то очевидно, гНА —  0; 2|1КцЬ4 =  1 и уравнение (3.3) переходит в

1 я К  - 1 с  I ^  (  ‘_________1— \
В  " AS,,lï k A'„s..,v • 4,6RTe. V r. r Solv J

(3.4)

При соблюдении примерного равенства гл =  rSi(lv соотношение (3.4) принимает 
вид

Q
=  А Н— ~  - (3-5)

где А я В  - константы.

Связь рЛ’ кислоты с обратной величиной диэлектрической про
ницаемости растворителя была экспериментально установлена 
еще до появления теории Бренстеда— Лоури, как правило, Каблу
кова— Нернста— Томсена. Многочисленные отклонения от урав
нения (3.5) связаны с несовершенством теории, не учитывающей 
специфичность химического взаимодействия. Линейная зависи
мость рК  от l/t-' обычно соблюдается лишь в ряду растворителей 
близкой химической природы (например, в ряду спиртов).

Были разработаны также другие теории кислот и оснований: 
теория сольвосистем, электронная теория Льюиса, теория Усано- 
вича и др. Большой вклад в развитие теории и практическое ис
пользование реакций кислотно-основного взаимодействия внесли 
работы А. И.. Шатенштейна, Н. А. Измайлова и других отечествен
ных ученых.

3.2. ЭЛЕКТРОННАЯ ТЕОРИЯ ЛЬЮИСА,
ТЕОРИЯ УСАНОВИЧА И ДРУГИЕ ТЕОРИИ

Электронная т е о р и я  к и с л о т  и о с н о в а н и й  Л ь ю 
и с а  отвергает «культ протона». Она основывается на рассмотре
нии электронного строения частиц и не считает наличие водорода



обязательным признаком кислоты. Кислотами, по Льюису, я вл я 
ются частицы с незаполненной внешней электронной оболочкой, 
а основаниями — частицы со свободной парой электронов. Таким 
образом, кислоты Льюиса (в литературе их часто называют сокра
щенно как Ь-кислоты) выступают как акцепторы электронной па
ры, а основания Льюиса — как доноры. Происходит обобществле
ние электронной пары основания, что принципиально отличает 
реакции кислотно-основного взаимодействия от реакций окисле
ния-восстановления, в которых окислитель полностью забирает 
себе электроны восстановителя. Конечно, протон и в теории Л ью 
иса остается кислотой, поскольку является акцептором электронов. 
К  кислотам Льюиса в соответствии с определением относятся та к 
же катионы металлов Ре3̂ , Си2+, Ag+ и др., молекулы типа В Р (, 
оО;!, БпСЦ, ПС14 и т. д. Многие реакции, которые по теории 
Льюиса следует называть реакциями кислотно-основного взаи
модействия, известны как реакции образования координационных 
соединений, например:

Сиг* + МНа = СиЫН1+
Яе3*  +  01“  =  РеС1г+

Электронная теория значительно расширила понятие о кисло
тах и основаниях, позволив интерпретировать некоторые свой
ства веществ с единой точки зрения, однако эта теория имеет и 
недостатки. Одно из основных возражений против теории Льюиса 
заключается в том, что в этой теории для отнесения вещества 
к кислоте или основанию используется механизм его образова
ния. что ставит классификацию в тесную зависимость от взгля
дов на природу химической связи.

Еще более общий характер, чем теория Льюиса, имеет те  о- 
р и я  У с а н о в и ч а .  Кислотами он предложил называть веще
ства, способные отдавать любые катионы, в том числе протоны 
и другие электроположительные частицы, и присоединять любые 
анионы, а основаниями — вещества, способные отдавать анионы 
или другие электроотрицательные частицы, включая электроны, 
и присоединять протоны. Включение электрона в рассматривае
мое определение сделало окислительно-восстановительные про
цессы частным случаем кислотно-основного взаимодействия и это 
явилось предметом критики. Например, по теории Усановича 
кислотно-основной реакцией является взаимодействие металличе
ского натрия с газообразным хлором:

Ма+'/2С12=ЫаС| =  ^ +(г)

Натрий по этой теории является основанием, так как отдает элек
троотрицательную частицу — электрон, но в то же время он 
образует электроположительную частицу — катион Ыа+ и поэто
му должен считаться кислотой.



3.3. КИСЛОТНО-ОСНОВНЫЕ И НЕКОТОРЫЕ ДРУГИЕ 
СВОЙСТВА РАСТВОРИТЕЛЕЙ

Х и м и ч е с к а я  т е о р и я  р а с т в о р о в  Д.  И. М е н д е 
л е е в а  рассматривает растворитель не только как среду, в ко
торой протекает реакция, но и как непосредственного участника 
химического процесса. Как среда для протекания реакции раст
воритель обычно характеризуется диэлектрической проницае
мостью. Как участника реакции кислотно-основного взаимодейст
вия растворитель можно характеризовать его д о н о р и о - а к- 
ц е п т о р н ы м и  с в о й с т в а м и  по отношению к протону. 
Конечно, эти свойства не исчерпывают своеобразия и природу 
растворителя, поскольку существует еще и специфическое взаи
модействие.

При классификации по донооно-акцепторным свойствам обыч
но выделяют протонные и апротонные растворители. П р от о н- 
н ы е  р а с т в о р и т е л и  обладают донорно-акиепторными 
свойствами по отношению к протону, т. е. могут отдавать или 
принимать протон и таким образом участвовать в процессе кис
лотно-основного взаимодействия. А п р о т о н н ы е  р а с т в о 
р и т е л и  не проявляют кислотно-основных свойств и не всту
пают в протолитическое равновесие с растворенным веществом. 
Эта классификация в известной степени остается условной, так 
как большое значение имеет природа растворенного вещества. 
Например, обычно считающийся апротонным бензол в растворе 
амида натрия в аммиаке проявляет кислотные свойства. Однако 
для очень многих аналитически важных систем классификация 
вполне оправдывается.

Протонные растворители принято подразделять на кислотные 
(или протогенные), основные (или протофильные) и амфотерные 
(амфипротные). Д ля кислотных растворителей характерны про- 
тоно-донорные свойства, для основных — протоно-акцепторные, 
а амфотерные обладают и теми и другими.

К и с л о т н ы е  р а с т в о р и т е л и  характеризуются четко 
выраженной склонностью к отдаче протонов. К  этой группе раст
ворителей относятся безводные муравьиная, уксусная, хлоруксус- 
ная, фторуксусная, серная, фосфорная и другие кислоты, глико- 
ли и т. д. Однако отнесение того или иного растворителя к группе 
протогенных еще не говорит о том, что растворитель не может 
присоединить протон. У протогенных растворителей склонность 
к отдаче протона значительно превышает склонность к его при
соединению. Например, такой типично протогенный растворитель, 
как СН (СООН, ведет себя по отношению к НгЗО,* как основание, 
т. е. присоединяет протон от серной кислоты. От амфотерных 
растворителей уксусная кислота и другие протогенные раствори
тели отличаются явным преобладанием протоно-донорных 
свойств над протоно-акцепторными.

О с и о н н ы е  р а с т в о р и т е л и  имеют явно выраженный 
основной характер, т. е. склонны к присоединению протонов. Ти-



личными представителями протофильных растворителей являю т
ся ГЧИз, Ы Н 2ОН, H2N CH 2C H 2N H 2, (С 2Н 8) 2МН, С5Н 5̂  НС01МН2, 
СНзСОМН? и др. Однако основные растворители могут и отда
вать протон партнеру, обладающему более сильным протонным 
сродством. Отамфотерных протофильные растворители отличают
ся более ярко выраженной способностью принимать, а не отда
вать протон.

А м ф о т е р н ы е  р а с т в о р и т е л и  проявляют слабо вы
раженный кислотно-основной характер, т. е. они являются более 
слабыми кислотами, чем протогенные, и более слабыми основа
ниями, чем протофильные. К  амфотерным растворителям относят 
воду, спирты, кетоны и др. Резкую границу между амфотерными 
и протогенными или протофильными растворителями провести 
трудно, так как на характер кислотно-основного взаимодействия 
и на направление процесса существенное влияние оказывают 
кислотно-основные свойства взаимодействующего партнера.

У апротонных растворителей отсутствуют явно выраженные 
протоно-донорные или протоно-акцепторные свойства. У них не
большая величина диэлектрической проницаемости и низкий или 
нулевой электрический дипольный момент. Растворенные веще
ства в апротонных растворителях заметно не диссоциируют. 
Апротонньши растворителями являются бензол, хлороформ, тет
рахлорид углерода, сероуглерод, циклогексан и др.

К  апротонным относятся также растворители, которые назы
вают п о л я р н ы м и  или д и п о л я р н ы м и  а п р о т о н н ы -  
ми растворителями. У этой группы растворителей более высокая 
диэлектрическая проницаемость (е> 1 5 ) и электрический диполь
ный момент (7-Ю “ 30Кл-м и более). К  ним относятся ацетон, 
нитрометан, диметилформамид, пропиленкарбонат, ацетонитрил, 
диметилсульфоксид и др. Кислотно-основные свойства этих раст
ворителей выражены слабо, но все они сильно поляризованы. 
Помимо применения в аналитической химии диполярные апро- 
тонные растворители используют для проведения различных ис
следований в области кинетики, катализа, электрохимии и т. д., 
позволяя создавать наиболее благоприятные условия протекания 
реакций.

По влиянию на кислотно-основные свойства растворенного 
вещества растворители подразделяют на н и в е л и р у ю щ и е  
и д и ф ф е р е н ц и р у ю щ и е .  В  нивелирующих растворителях 
сила некоторых кислот, оснований и других электролитов стано
вится примерно одинаковой, а в дифференцирующих — разной. 
Уравнивание силы электролитов в нивелирующих растворителях 
имеет не всеобщий характер: нельзя считать, например, что в ни
велирующих растворителях все кислоты становятся сильными 
или все слабыми. Многие минеральные кислоты — хлорная, хло
роводородная, бромоводородная, азотная и др. в водном раство
ре Диссоциированы нацело с образованием Н.*0+ как продукта 
взаимодействия кислоты с водой. Вода оказывает нивелирующее 
действие на силу сильных кислот.
2 * 35



Очевидно, чем сильнее выражены протоно-акцепторные свой
ства растворителя, тем на более широкий круг кислот будет рас
пространяться его нивелирующее действие. Например, жидкий 
аммиак, обладающий более сильными протофильными свойства
ми, чем вода, является нивелирующим растворителем не только 
для сильных, но и для слабых кислот. Аналогично объясняется 
нивелирующее действие протогенных растворителей по отноше
нию к основаниям.

В  дифференцирующих растворителях проявляются значитель
ные различия в силе кислот, оснований и других электролитов. 
Многие кислоты и основания, полностью диссоциированные в 
водном растворе, существенно различаются по силе в дифферен
цирующих растворителях. Например, дифференцирующим эф
фектом по отношению к сильным кислотам обладает безводная 
уксусная кислота и другие слабые акцепторы протонов. Понятие
о дифференцирующем растворителе не является абсолютным, так 
как для одной группы веществ растворитель может быть диффе
ренцирующим, а для другой — нивелирующим. Например, жид
кий аммиак является дифференцирующим растворителем по от
ношению к сильным основаниям, но нивелирующим по отноше
нию к кислотам. Более универсальным дифференцирующим эф
фектом обладают диполярные апротонные растворители, под вли
янием которых изменяется сила и кислот, и оснований.

Кроме кислотно-основных многие растворители обладают и 
другими свойствами, представляющими интерес для аналитиче
ской химии. Довольно большая группа растворителей образует 
координационные связи с частицами растворенного вещества. 
Это так называемые к о о р д и н и р у ю щ и е  растворители. 
Их подразделяют на д о н о р н ы е  и а к ц е п т о р н ы е .  До
норные образуют координационные связи с акцепторами элек
тронных пар, а акцепторные с их донорами. Донорные свойства 
проявляют многие диполярные акцепторные растворители —- они 
б с VI ее энергично сольватируют катионы. Акцепторными являются 
многие протолитические растворители — более энергично они 
взаимодействуют с анионами. Эта классификация также не без
условна, так как в зависимости от условий взаимодействия и 
партнера растворитель может проявлять как донорные, так и 
акцепторные свойства.

3.4. АВТОПРОТОЛИЗ
Измерениями электрической проводимости и другими метода

ми было показано, что амфипротные растворители в очень не
большой степени диссоциированы. Например, вода диссоциирует 
по схеме

н*о + н2о =  Н3о+ + ОН“ (3.6)

Константа этого равновесия может быть записана как
К  ~  йНзО~ аон 

а?ьо



или
“  ^ьо-^он

Поскольку активность растворителя при данной температуре 
постоянна, произведение К а ^ а также остается постоянным. Это 
и о н н о е  п р о и з в е д е н и е  в о д ы .  Обычно оно обозначает
ся символом К Нго м и

К у  =  ан,о- аон •
В качестве другого примера можно привести автопротолиз ме
танола:

С Ш О Н  +  С Н ;|О Н  = С Н ,,О Ш  +  СН.Ю

у _  аСНзОН*аСНзО 
аС.НяОН

откуда
Касн.,он — ^сы,он — “ си.он/ аси,о •

Процессы типа (3.6) или (3.7) называют р е а к ц и я м и  а в т о- 
п р о т о л и з а ,  а константы равновесия ’этих реакций — к о н- 
с т а н т а м и  а в т о п р о т о л и з  а. Для амфипротного раство
рителя Н 5 о1у реакция автопротолиза может быть представлена 
в общем виде:

Н 5 о1у  +  Н Б Ы у =  Н аБои  *- +  5о1у~

Как видно, в реакциях автопротолиза одна молекула растворите
ля выступает как кислота, а другая — как основание. Поэтому 
Н 5 о!у и 5о1^ так же, как и Н5о1\: и НаБоК'4, представляют 
собой каждая сопряженную пару кислоты и основания. Ионы 
Н гЗо и 4- называют и о н а м и  л и о н и я ,  а ионы 5оК-’ 
и о н а м и  л и а т а .  Константа автопротолиза представляет со
бой произведение активностей ионов лиония и лиата:

Константы автопротолиза являются очень важными термодина
мическими характеристиками растворителя. Так же, как и кон
станты диссоциации, они зависят от температуры и ионной силы. 
Показатель константы автопротолиза рК^ои- =* — ^^н.чпк- непо
средственно показывает протяженность шкалы кислотности в 
данном растворителе. Если взять интервал кислотности от

1 До а$оК'- =  1- То интервал значений pH будет состав
лять от 0 до рКн5 ои> т- е- он будет равен 14,00 для воды, 17,31 
для метанола, 12,22 для уксусной кислоты и т. д.

Константу протолитического равновесия 
НА +  НБ о!у  =  Н 25(}1у  ̂ 4- А

^  аН̂ о1у‘аА , , ,  , , ,ЛНД-------------
НА

обычно называют к о н с т а н т о й  к и с л о т н о с т и .



Константу равновесия
в  +  Н5о1у =  В Ы  +  БоК '"

называют к о н с т а н т о й  о с н о в н о с т и :
(/Ь аВН ’ I,----------- Кцн$ч1\‘ аН « о Ь - ( о .  Ш)

а в

Как видно, в константу кислотности и константу основности вхо
дит активность растворителя.

Если в качестве основания В  выступает анион А - слабой 
кислоты НА, то протолитическое равновесие имеет вид

А "  +  Н й о к  =  НА +  Эи к  

Константу этого равновесия
ь-ь °НА  I 11 Л иТГ--------- ”  ''.\HSoK цН8оК (•»•И)

также называют константой основности А "  или константой ос
новной диссоииации А ".

При перемножении (3.9) и (3.1 Г) и учете (3.8) получаем важ 
ное соотношение:

^НА^А =  *Н5<.к' (3-12)

Д ля водных растворов кислоты НА оно принимает вид
*Н А *А  = К у .  (3.13)

Например, для сопряженной пары в водном растворе

К|ЧН; *Ьн., ~

„ь ам ^аон

В современных таблицах констант диссоциации обычно приво
дится только величина К ПА. Уравнение (3.12) позволяет полу
чить величину Кд .

Автопротолиз воды и некоторых других растворителей изучен 
в широком интервале температур. Процесс диссоциации воды 
эн д о т е р м и ч е н  (ЛЯ«/ =  56Ó70 Д ж/моль), поэтому в соот
ветствии с уравнением (2.12) с ростом температуры увеличи
вается. Интегрирование уравнения (2.12) и подстановка числен
ных данных Л// ионизации воды дает уравнение температурной 
зависимости IgK^: 1

4471
\g K v  =  6,083 -  0.017067----- —  .

fio  этому уравнению были получены следующие значения 
ионного произведения воды при разных температурах:
Температу
ра, °С  . . 0 10 20 30 5 0 80 
K v  . . ■ 1,1-Ю-'5 2,9♦ 10—15 6,8-Ю -15 1 ,4-Ю "14 5,4- 10-м 2.4-Ю-13



Как видно, с увеличением температуры ионное произведение во
ды возрастает весьма существенно.

Для простоты записи гидратированный ион водорода обычно 
обозначают символом Н +, а не НзО+, и схему диссоциации воды 
записывают упрощенно:

н20 = Н + + ОН - (3.14)

и
ан ,аон (О Н ЧУнМ 'он  =  К\$- (3.15)

Уравнения (3.6) и (3.14) показывают, что при диссоциации воды 
образуется одинаковое число ионов Н + и О Н " ,  т. е. в чистой 
воде

[Н +] =  [ОН- ] =

При комнатной температуре
(Н+1 =  [ О Н Ч  =  ✓ 1 , 0 . 1 0 - " =  1,0-1,0 7 м о л ь /л .

Из выражения ионного произведения воды следует, что в лю
бом водном растворе всегда содержатся Н + и ОН -ионы, так 
как произведение их концентраций (или активностей) имеет хотя 
и малую, но конечную величину. Например, в 0,1 М  ЫаОН кон
центрация ионов водорода при комнатной температуре состав
ляет:

= {5 н - Г= ~ °о Т — ^  1,0' 10~и моль/л; 

в 1 М НС1 концентрация ОН"-ионов равна:

1°н '|  =- [ п % = — = моль/д-

Удобной характеристикой кислотности раствора оказался 
в о д о р о д н ы й  п о к а з а т е л ь ,  или pH, определяемый как 
отрицательный десятичный логарифм активности ионов водо
рода:

р Н * = — 1вон . (3.16)

При проведении приближенных расчетов в уравнение (3.16) 
вместо активности ионов водорода подставляют их концентра
цию.

При строгом подходе следовало бы отметить, что величины, имеющие раз
мерность, не логарифмируются и под знаком логарифма в (3.16) находится отно
сительная активность (2 н-<-). или активность ионов водорода в данном раство
ре (ацО- отнесенная к его активности в стандартном растворе (а [\ | ) ;

р Н *-1 8-5Ц- = - !к а н-ан+
Аналогично для приближенных расчетов, когда активность заменяется концен
трацией:

pH = -1г -£ ^ =  - | г сн,, сн+



где п г  и Л'р  молярная концентрация ионов водорода в данном и стандарт
ном растворах; с..- относительная концентрация.

Поскольку активность ионов водорода в стандартном растворе равна еди
нице, относительная активность а,,» оказывается численно Равной активности 
ионов водорода в данном растворе и, следовательно, для расчета pH ее можно 
логарифмировать. Молярная концентрация в стандартном растворе также равна 
единице почтому относительная концентрация в данном растворе совпадает с 
молярной концентрацией и для приближенного расчета pH в растворах невысоких 
концентраций можно брать логарифм этой величины. Эту оговорку всегда сле
дует иметь в виду, когда производится логарифмирование.

Буква «р» часто используется как символ отрицательного 
десятичного логарифма

рХ =  - 1 В Х.

Например, р/С* = где /С*-ионное произведение воды, 
р А & =  — если аЛк* — активность ионов серебра, рл —
=  — |£К, где К  константа диссоциации, и т. д. Если уравне
ние (3.15) прологарифмировать и изменить знаки на обратные, 
получим

рН +  рО Н  =  р/(г

или при комнатной температуре
р Н + р О Н = 1 4 Д

Аналогичные преобразования уравнения (3.10) дают 
|,Н =  р О Н =  7 г - 14,0 =  7,0.

Условие [Н + | =  1 ■ 10“ 7 моль/л или рН7,0 характеризует нейт
ральную реакцию раствора при комнатной температуре. В  кислых 
растворах [Н  1 ] >  1 • 10 7 моль/л и pH <С 7,0, в щелочных [Н  [<
< 1 - 1 0 "7 моль/л и pH >  7,0.

С ростом температуры pH  нейтрального раствора несколько 
уменьшается вследствие увеличения диссоциации воды и, напри
мер при 8 0 °С концентрация ионов водорода в нейтральном рас- 
творе равна: [Н ' ] =  /2,5- 1СГ|3 =  5,0- 1<Г7 моль/л, т. е.
рНб.З. В  водных растворах условием нейтральности является, оче
видно, взаимное равенство концентраций (или, более строго, ак
тивностей) Н 'ь- и ОН -ионов при данной температуре.

3.5. РАВНОВЕСИЯ В ВОДНЫХ РАСТВОРАХ КИСЛОТ 
И ОСНОВАНИИ

Кислотность раствора является одним из основных факторов, 
влияющих на протекание химических реакций, в связи с чем ис
следование и расчет равновесий в растворах кислот и основании 
имеет большое практическое значение. С и л ь н ы е  к и с л о т ы  
и основании при всех концентрациях в растворе диссоциированы 
практически нацело, с л а б ы е  к и с л о т ы  и основания диссо
циированы незначительно. Промежуточное положение занимают 
кис,'Юты и основания средней силы.

Реакции кислотно-основного взаимодействия в растворе про-



текают быстро и скорость реакций этого типа не является при
чиной каких-либо затруднений в анализе.

3.5.1. Одноосновные кислоты и основания

Сильными в водном растворе являются все галогеноводород
ные кислоты, за исключением НР, хлорная кислота, азотная кис
лота и некоторые другие. В  водных растворах сильных кислот 
протолитическая реакция НА + Н 20 =  Н:)0* -ЬА целиком сдви
нута вправо. Вследствие полной диссоциации концентрации 
ионов водорода в растворах сильных кислот равна концентрации 
кислоты (сН 1 =  сНА), а концентрация аниона этой кислоты не за
висит от кислотности раствора. Например, в 0,1 М  НС1 концент
рация ионов водорода равна ОД М. и рН1,0.

Сильными основаниями являются водные раствор!,I гидрокси
дов щелочных и щелочно-земельных металлов [ЫаОП, КОН, 
В а (О Н Ь  и т .д .]. Поскольку они диссоциированы также нацело, 
в растворах сильных оснований типа № О Н  концентрация ОН  - 
ионов равна концентрации соответствующего гидроксида --- 
=  смо!ь где М — щелочной металл).

Слабые кислоты и основания диссоциированы в водном рас
творе лишь частично. В  водном растворе слабой кислоты НА су
ществует равновесие:

Н А + Н 30= ~Н .)0* +  А

или в более краткой форме:
НА =  Н ц А (.4.17)

Каждый из участников равновесия (3.17) гидратирован. Однако 
для упрощения записи используют, как правило, сокращенную 
форму без указания состава гидратных оболочек взаимодейст
вующих частиц.

Равновесие (3.17) характеризуется константой диссоциации:
«Н-Од [Н 41 [А 1 Гн-Ул- у  ?Ц-Тцл

* И Л — — ----------- -------Г Т Т д ]--------------------= * <- Н Л ---------------•
°НЛ 1И Л 1 Тил Тил

В первом приближении принимаем, что и рассчиты
ваем р а в н о в е с н ы е  к о н ц е н т р а ц и и  частиц в процессе
(3.17). Если х — концентрация ионов Н г и равная ей концентра
ция анионов А ” , то равновесная концентрация недиесоцииро- 
ванных молекул кислоты НА будет (б’"1Л — х), где с'"1Л общая 
концентрация кислоты. Подставим х и — х) в уравнение
(3.18):

<;И9)
и решим квадратное уравнение относительно х:

х = 1 Н 4 ] - 1 А  } = ----г / ----------- ¡р- ) + К илс,,\л . (3.20)



Если -V <  ¿*8д, то с»А — х и с н а  и решение уравнения (3.19) упро
щается:

х = [ н +] =  [А-■■]= (3.21)

или в логарифмической форме:
р Н =  УарЛ'цд — У а ^ 'н д .  (3.22)

Приближенное уравнение (3.21) широко используют в практиче
ских расчетах. В  0,1 М СНзСООН концентрация ионов водорода 
по уравнению (3.21) равна

[ И 11 =  /1,74 -10' М У.Т =  1,32 • 10_3 моль/л.

Это соответствует p H — — 1,32-10~3— — (3 ,П ). т- с. рН2,89. 
Расчет показал справедливость сделанного допущения: СнЛ— х ~  
~ ^ ',Л так как действительно 0,1 — 1,32 -10- ( ~0,1 с погрешностью 
менее 1,5%.

Чтобы оценить справедливость допущения К н а = ^ на для О-1 М СЬЬС О О Н , 
рассчитаем ионную силу раствора / по формуле (2.6) и найдем концентрацион
ную константу диссоциации Ксн .соон  по уравнению (2.11):

/ = 7 ^ - и'г {у  + с л 2д - ) = У 2(1,32- 10~3-Ь 1,32- Ц г V  1,32- 10~3;

I'Л 'гн .соон =  4 ,7 6 -  2• 0.509 ( — -0, 2-1, 32• \0~3 )= 4 ,7 4  
11 V 1 +  /1.32-10 '

или Ксн.соон =  1,82-10 "5, что достаточно близко к 1,74-Ю-5.
Расчет концентрации ионов водорода с использованием этой константы при

водит к )Н  1 ( =  /1,82 •10 5>0Л =  1,35 • 10"'3 моль/л или рН2,87. Этот результат 
практически совпадает с предыдущим, что показывает справедливость допуще
ния Ксп .ию н  =  Ксн.соон- Можно отметить, что у одноосновных кислот эффект 
ионной силы невелик, поскольку разность квадратов зарядов А\г?, входящая 
в расчетное уравнение (2. И ) ,  невелика.

С т е п е н ь  д и с с о ц и а ц и и  кислоты (и) может быть рас
считана по уравнению

_  ¡А""1 -  / У А
а с0 с0Ч 1А ‘-НА

В 0.1 М СНзСООН степень диссоциации составляет: 

и=,  / И 2 = 1,3б.10-а. или 1,36%.

Однако допущение с^д — сн* — ¿^д оправдывается не всегда 
или потому, что раствор кислоты очень разбавлен, или из-за 
большой величины константы диссоциации. В этих случаях сле
дует решать квадратное уравнение по формуле (3.20).

Однако | Н Г) можно также рассчитать по формуле второго 
приближения:

1Н+] =  / / Ж Т ^ Н ^ Т г  (3-23)

Оно получается из уравнения (3.19) без каких-либо допущений. 
Величину ( Н ' ] / в первом приближении находят по соотноше
нию (3.21), затем вычисляют [Н + ] по (3.23) и снова подстав-



л я ют его в (3.23) в качестве 1Н + ] '.  Д ля получения точного ре
зультата обычно бывает достаточным сделать два приближения.

Рассчитаем в качестве примера концентрацию ионов водорода в 0,005 М  
О -ЬО С О О Н  По уравнению (3.21) получаем

|Н* ] =  10“  ' - 5-Ю " 1 = 2 ,7-10  1 моль/д.

Результат показывает, что допущение г1' — ¡ Н 1"]— с" в данном случае оказывается 
очень грубым, так как исходная концентрация кислоты в результате диссоциации 
уменьшилась более чем наполовину. Полученное значение 2,7-10 используем 
для решения уравнения (3.23):

|1-Г] =  ✓1.4-10'- э(5,0. 10“ Т- 2 У .  10 :г) —  1,8-10 '‘ моль/л.
Подстановка полученного значении в уравнение (3.23) дает

|Н +| =  ✓1,4^"10“ 3(5,0-10 ! — К 8 • 10 ’) = 2 ,1-10 1 моль/л.
При точном решении уравнения по (3.21) найдена [Н *  1=2,03-10 'м оль/л , что 
практически не отличается от результата приближенного расчета.

Иногда при расчете равновесий е помощью уравнения (3.21) 
могут получиться физически нереальные значения концентрации 
ионов водорода. Например, рассчитанная концентрация ионон 
водорода может превышать концентрацию раствора взятой одно
основной кислоты. Такой результат получается, в частности, при 
расчете равновесия в 0,01 М растворе дихлоруксусной кислоты 
(Д' =  5,0• 10 2): (Н + | =  /5Д]-Т() -ТО “ =2.2- Ш 2 моль/л. Нере
альность результата показывает, что допущение <пЛ — |Н*|  =  
=  6'на здесь вообще непригодно, даже в первом приближении. 
Этот пример является хорошей иллюстрацией одного из наиболее 
общих правил расчета ионных равновесий, которое предписывает 
выбирать в качестве неизвестной величины х наименьшую из 
всех равновесных концентраций в данной системе. Физическая 
нереальность значения [Н^ , полученного при условии х =  (11 ' | 
и с̂ д — [ Н г ] ^с1|Д, показывает, что концентрация недиссоции- 
рованных молекул кислоты в действительности намного меньше, 
чем концентрация ионов водорода. В соответствии с правилом 
наименьшей концентрации обозначаем х— [СНС1;СООН| и 
[Н Ч  = с а~х .

Подставляем эти концентрации в выражение констант!.! диссоциации кис
лоты-.

„ [ Н Ч  |СНС12СО О  I ( с " - х ) 2 ....... ,
1СНС12СО О Н| х

При с "=  1,0-К ) ' 2 л с0 — х = с ь получаем 5,0-10 1 =  1 ' *(> ) откуда х-=

I о • IО“ 4
=  |СПС12СО О П| =  ‘ моль/л.

Д ля уточнения этой концентрации запишем уравнение (3.24) п виде
( с "— х'\*

х =  |С Н С ЬС О О И | =   ̂ , /  * д
и используем полученное значение 2,0-10 ' в качестве х'\

[С Н С Ь С О О Н ] =  и :0' 10̂ - ^ - 10 —  =  1,3- К) •' моль/л.



(G H C lvC O O H ) =  <1,0' 10 ‘Д —  . L  =,1,5-10 1 моль/л. 
о,и * 1 и

И наконец,

;С 1 К :1 Д :О О Н )=  ^ ,0' ) - =1,45-10 1 мачь/л.

Результаты расчета показывают, что уже во втором приближении получаются 
достаточно точные значении равновесных концентраций.

Так же рассчитывается pH раствора кислоты, имеющей 
заряд, например в растворе МН./~. В водном растворе соли аммо
нии устанавливается равновесие

N117 Н О Н =  ЫНц+ НцО+

Концентрацию ионов водорода, например в 0,1 М N14,101, можно 
рассчитать по уравнению (3.21):

|Н • I =  =  /5,77 • 10" 111 • 0,10 =  7,6- 10 " моль/л и рН5,12.

Аналогично можно рассчитать равновесия в растворах сла
бых оснований. В  растворе слабого основания В  существует 
равновесие

В  +  Н О Н = » В Н  * + О Н  

Оно характеризуется константой основной диссоциации
„ъ а в н ,аонк в===---- ------ .

а в

Проводя рассуждения, подобные тем, которые были сделаны 
при выводе уравнений (3.20) и (3.21), можно получить уравне
ния для расчета концентрации ОН -ионов в растворе слабого 
основания, аналогично соответствующим уравнениям для расчета 
концентрации ионов Ил в растворе слабой кислоты:

[О Н  ] = | В Н ‘ | =  — / ( --- (3.25)

Нели |ОН ]<ССн, то Св — [О Н  ] — c'ii и уравнение (3.25) пере
ходит в соотношение

|ОН 1 = [ВНМ = /ВД Т

Концентрацию ионов водорода в этих растворах можно найти 
с помощью соотношения

I Н ' I —  K v  К *- (3 27)
1 1 Ю Н  I

и, учитывая (3 .13), получаем

1Н f 1 =  . (3.28)
св



Таким образом, равновесие в водном растворе 1ЧН.( можно 
представить схемой

N1-1;,+ НОН =  Н \ Г  +  ОН-

и концентрацию О Н “ ионов, например, в 0,10 М МН:) можно рас
считать по уравнению (3,26):

[О Н - ] =  /1,76 • 10-М М 0  =  1,3 • 10 ’ моль/л.

В этом растворе
м.«-. , / 7 , о • ю 1 ‘ .5,68 . Го ;:| |м
(Н 1 =  У --------- ^ ----------- ‘7.6-10 м 0.'1 ь/л

Уравнения (3.27) и (3.28) так же, как и уравнения (3,21) и 
(3.23), справедливы и для оснований, имеющих заряд. Напри
мер, в 0,1 ОМ СНзСООЫа концентрация ионов водорода по урав
нению (3.28) будет равна:

= y 0 ' ° ' U) " - 1’74-10[Н 4 ) =  У - ------ ш -------- - 1 ,3 - 1 0  4 мать/л.

В условиях химического анализа раствор часто содержит 
смесь сильной и слабой кислоты или сильного и слабого основа
ния. Рассчитаем концентрацию ионов водорода и ацетат-ионов 
в растворе О,ЮМ СНзСООЫа в присутствии 0,05М НС1. Через х 
обозначим концентрацию ионов водорода, появившихся в рас
творе в результате диссоциации уксусной кислоты. Концентрации 
СНзСОО--ионов за счет этого процесса также будет равна х. 
Однако в этом растворе имеется 0,05 М  НС1, диссоциированная 
нацело, поэтому равновесная концентрация ионов водорода в 
растворе будет равна х -(-0,05, а недиссоциированных молекул 
уксусной кислоты 0,1— х. Подставляем равновесные концентра
ции в уравнение константы диссоциации уксусной кислоты:

(Н  + | [СНдСОО~] (*  +  0,05)* '  5
(С Н Х О О Н 1  0 ,1 0 - х  ’ 1 j

Решение этого квадратного уравнения никаких затруднений не 
вызывает, однако можно сделать некоторые упрощения. Ранее 
выполненный расчет показал, что в 0,1 М  СНзСО ОН концентра
ция ионов водорода составляет величину порядка 10 * моль/л. 
Вполне обоснованным поэтому является допущение х «С 0,05 и 
0,05 +  х ~  0,05, а также 0,1 — х — 0,1. Эти допущения позволяют 
вместо уравнения (3.29) записать

№ = | 174.10 Л
0,10 

откуда
*ае  [СНпСОО" ] =3,5-10 г' моль/л,

что вполне оправдывает сделанное допущение, т. е. концентрация 
ионов водорода в смеси сильной и слабой кислот практически 
целиком определяется концентрацией сильной кислоты. Как мож



но видеть, введение соляной кислоты привело к резкому умень
шению концентрации ацетат-ионов в растворе (в несколько де
сятков раз). Таким образом, путем изменения кислотности рас
твора можно регулировать концентрацию аниона слабой кислоты 
в широких пределах. Эта возможность часто используется в 
практике аналитической химии.

Аналогичным путем можно показать, что концентрация ОН- 
ионов в смеси сильного и слабого основания практически цели
ком определяется концентрацией сильного основания.

3.5.2. Многоосновные кислоты и основания

Мпогоосновные кислоты диссоциируют с т у п е н ч а т о  и 
каждая ступень диссоциации характеризуется с т у п е н ч а т о й  
к о н с т а н т о й  д и с с о ц и а ц и и .  Например, диссоциация 
сероводородной кислоты по первой ступени

Н ^  =  Н '  - Н Э

характеризуется п е р в о й  к о н с т а н т о й  д и с с о ц и а ц и и :
Ц н ' “ н ч - _  |М + | | Н 5 ~ ]  Ун^Ун^- Ун-Уна- ^  ^

1нг5] унгь ‘ Ун^
Схема диссоциации по второй ступени имеет вид

Н 5 - = *Н+4-52- (3.31}

Константу диссоциации по этой ступени называют в т о р о й  
к о н с т а н т о й  д и с с о ц и а ц и и  сероводородной кислоты 
или константной кислотной диссоциации Н в - :

(3.32)
Оня- 1Н$ ] Уня- Ун.5

При перемножении (3.30) и (3.32) можно получить
Г  =  Л1Л1 и К  =  К^2-

Разница в ступенчатых константах диссоциации сероводо
родной кислоты при 25°С составляет шесть порядков: Л'? =  
=  1,0 • 10 ' 7 и ЛЦ =  1,3-10— 13. При таком соотношении в констан
тах диссоциации и небольшом численном значении К\ для рас
чета концентрации ионов водорода в растворе НгЭ можно огра
ничиться учетом диссоциации лишь по первой ступени и исполь
зовать уравнение (3.21). Принимаем в первом приближении, что 
Д'У =  Л’ 1 , А'2 =  А'2 и проводим расчет. В  0,1 М НгЭ концентрация 
ионов водорода будет равна

[Ц | j =  ^  ]/1 ,0-!0 '7.0 ,1 =  1.0-10 1 моль/л или рН4,0.

Если х к о н ц е н т р а ц и я  сульфид-ионов, образовавшихся по схе
ме (3.31), то концентрация ионов водорода в растворе с учетом 
обеих ступеней диссоциации будет 1,0-10_4 -f-x, а концентрация 
гидросульфид-ионов [HS-]  =  1,0-10-4 — х. Подставляем эти 
равновесные концентрации в уравнение (3.32):



( 1 ,0 - 1 0  1 + х )х  ! [() 1:1

1,0-10 " - х

откуда
х —  | =■ 1,3• И) и моль/л.

Порученный результат показывает, что диссоциация серово
дородной кислоты по второй ступени ничтожно мала ^вообще и 
намного меньше, чем диссоциация кислоты по первой ступени.

В растворах кислот, имеющих более высокие и более близкие 
одно к другому значения констант диссоциации, расчет произво
дится методом последовательных приближений с использованием 
уравнения типа (3.23).

Найдем концентрацию продуктов ступенчатой дисстш анин  ‘И )  15М 1 1 ^ 0 ,.  
константы диссоциации которой составляют: а , —  о,6-10 и  К. _> о,4 
ничаем К | = К .  К ? «  К* и и первом приближении не будем учитывать лис (.о-
ц иац и ю  по „го р о й  с туп е н и . О б о зн а ч и м  р а в н о в е с н ы е  к о н ц е н т р а ,, .................. . пбра-
зо в а в ш и х с я  по первой  сту п е н и  д и ссоц и ац и и , чер ез  х.

х =  [Н  ' | =  IН С ^ С )Г  | и |Н  >С;>011 = 0 , 1 ”) л'.

П о д с та ви м  эти  ко н ц ен тр ац и и  и в ы р а ж е н и е  первой  к о н с т а н т ы  д и ссо ц и ац и и :

=  5,0-10 а.
0,15 -

*< 0 ,1 5 , то |Н ,С 20..] =  0 ,1 5 - л :~ 0 ,1 5  и * = | Н ' | =  /5,1»-10 

=  У ,2 • 1 0 ' *  м о л ь / л .

Полученное значение подставляем в уравнение (3.23):
[Н М  =  /5,6-10 -’(0,15-9,2- |0 ^ )= 5 ,7 -  10 2 моль/л.

Новая подстановка дает:_______________________
[И ч ] =  Д о .  |() -((), 15 — 5,7• К) : ) =  7,2- Ю • мачь/л.

Истинное значение | Н 4| находится в интервале 5,7• К» ' <  И 1 ' | ',2• И)
В  качестве наиболее вероятного принимаем среднее ариф метически и полуы .м

|Н 11 =  /5,6-10 4 0 ,1 5 - 6 ,5 - 10_ 7 )= в ,0 - 10 - мапь/л.
Этим результатом можно ужо ограничиться, так как ясно, что следующее при
н и ж ение  будет отличаться от (Н М  =6.9-10 -  меньше чем на ;>&.

Концентрацию С Л »  находим „о  уравнению для к и ю - » " .»  
кислоты по второй ступени с учетом равенства |Н  Ч =  Iис -'С). I' коТ()| 
дует из стехиометрическога уравнении диссоциации кислоты по первой и у ш н и .

Р 7,2-10 1
5'4' 10 ’= ----ТТ-кП ----’

откуда
(С20 ? ” 1 =  5,4*10 5 моль/л.

Этпму же значению 5 4-10  5 моль/л равна концентрация ионов водорода, обра- 
? у Г дих* я но “ опой ступени диссоциации. Следовательно, для расчета коп- 
центрации ионов водорода в данном случае достаточно учесть диссоциацию 
кислоты только по первой ступени.

В  ходе анализа кислотность раствора нередко приходится 
изменять, вводя реагенты кислотно-основного характера. В связи 
с этим рассмотрим, как влияет кислотность раствора на копнет -
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рацию продуктов ступенчатой диссоциации щавелевой кислоты:

Н2С2О4*  Н + +  Н С 2О Г (3 33)
НС^О^ =  Н '|“ 4 'С 204 (3.34)

^ У р авн е н и е  материального баланса для этой системы имеет

6н ,с ,о ,=  [Н 2С 20 4] +  [Н СаО г] +  [С 203- ]

п ' п  ч ^ я Рная доля одного из участников равновесной (о.оо) и (о.,34), то, очевидно,

*нгс,о, + хнс,о; + ХСзо!~ =* 1.
а также

[Н гС г0 4] = = % ас!0 ,сНаСг0^

[Н СаО г] =  *нс,о<-снгс гоЛ (3.35)
1С203 ] = * с !о?-*Нас,о,'

ся от но ше н и я миТ'И уЧаС™ ИКОВ Д ™ а ц и и  кислоты выражают-

[ н 2с *о

х< (̂Х

СНгСаО.
__ [Н С 2Ог;

[Н 2С,04
1

1 +  [НСгО  7-; 

(Н С 2О г|
1 +  1СаО Г ]  1 (3.36)

сНяС204
_  [СаО?-]

[Н 2С^04]1 +  [Н С гО г! 
[С 2О М

+  [СяО М  ' (3.37)

сНаСаО, [Н 2с 20 4] +  [Н С г О Г -1 +  [С гО М  ■ (3.38)

П  [Н С г0г] ^ [Сг0?'1  Г ходим из выражений(3.33) и (3.34), считая, что /С| =  А| и К^— К̂ \

1 Н С ,0 Г 1 = Л '1- Е ^ 1 1 1 

[с2ог- ] =  /с2_Ш £ ^ 1 1 = л-,

При подстановке этих выражений в (3.36) — (3.38) и после 
небольших преобразований получаем:

гнас ао*
|Н 2С 20

*нс:,о,

\ЪС,0<\ +  К , +

т +\2
1н1Т + М н Т Г Ж л 7 ; (3-39)

|Н С 205

[Н- 
Л ',[Н - )

Т н Т Т Т Т н Т Р й с Г 1 (3-4°)



*сг0?-в [Н +] ‘ [С2О Г ]  
Л'./Сг • +

\ с г 0 1 - }

[Н +] [С гО Г
Кч

•+ [С205

К, Кг
[Н + Р + / С , [Н +] + / ( 1Л'2

(3.41)

Знаменатель в этих уравнениях один и тот же, что упрощает вы
числения.

Уравнения (3.39) — (3.41) позволяют рассчитывать долю 
каждой частицы, зная pH раствора и константы диссоциации 
независимо от концентрации щавелевой кислоты. Концентрация 
любой частицы X может быть затем найдена по соотношениям 
(3.35). Рассчитаем по этим формулам долю каждой частицы в 
растворе щавелевой кислоты при pH 1,0:

____________________________(0. 0 2
Л н,са0 ,-  (о, 1 )  ̂+  5.6• 10 *-0,1 + 5 ,6-10-*.5.4- К Г 5

5,6 • 10-г • 0,1

1,0-10-
1,56-10

т  =  0.64;

•*НСА'-- 1,56-10

5,6-10” 2 • 5,4-10'
ХС*0{-------- 1 =е т - т

= 0,36;

= 1,9-10'
1.56.10-

Результаты расчета равновесий в растворе щавелевой кисло
ты при разных pH представлены графически на рис. 3.1. Как  
видно, доля недиссоциированных молекул Н 2С 2О 4 с увеличением 
pH непрерывно убывает от 0,95 при рНО до 0,15 при рН2 и до 
величины порядка 10- 5  при рН5. Доля оксалат-ионов С 2О 4 

с увеличением pH возрастает от величины порядка I • 10~ 4 при 
рН1,0 до 0,35 при рН4,0 и далее до х ~ 1 , 0  при рН7,0, после 
чего практически не меняется. Доля гидрооксалат-ионов Н С 2О 4 

при увеличении pH от 0,0 проходит через максимум при р Н ~ 3 .  
Чтобы найти концентрацию ионов водорода, при которой доля 
Н С2ОГ достигает максимума, продифференцируем (3.40) по 
[Н + ] и производную приравняем нулю:

С|*14Г .1-1 —
<1[Н + ]

к ,( [  н +]2 +  д :,[н+] +  к , * , )  
( [Н +]2 +  /С,[Н+] +  К,/С2)2 

(2 |Н +1 +/С|>/С| [Н-1 = о,

отсюда
(3.42)[ н  + ] X—гпах =  У К Ж .

Подставляя в уравнение (3.42) значе
ния констант диссоциации щавелевой 
кислоты, получаем

[Н + Ь ™ =  /5,6  • 10-2 '5,4 • !0-5 — 
=  1,7о-10_:* мол ь/л или pH 2.76.

Рис. 3.1. Диаграмма равно
весий в растворах щавелевой 

кислоты



При этом значении pH доля иона НС 2О 4 в растворе имеет мак
симальное значение по сравнению с долей при всех других pH.

Чтобы получить выражение для расчета максимальной доли 
НСгО-Г, подставляем [Н Ч'1 Л . ,па< из (3.42) в уравнение (3.40) и 
после небольшого упрощения находим

/К\/К-2
*т:-ль (шах) - — — = = = =  (3.43)

¿ +  У К \ / К 2

Расчет по (3.43) для щавелевой кислоты приводит к результату:
/Г,.6-К) 75,4-10 _

................ ... .......  . / 5 . 6 - . 0  » ~ ° ’94’
+  У  5,4-10 11

т. е. при рН2,76 накопление НСгС^-ионов в растворе макси
мально, его доля при этом pH составляет 0,94. Рис. 3.1 также 
показывает, что при любом значении pH в области примерно от 
0,0 до 6,0 в растворе щавелевой кислоты в заметных количествах 
(не менее 5 % )  одновременно существуют две частицы: или 
Н 2С 2О4 и Н С 2О 4 , или Н С 2О 4” и С 2О 4".

Выведенные уравнения пригодны и для расчета равновесий 
в растворах многопротонных оснований. Большое практическое 
значение имеют расчеты равновесий в растворах, содержащих 
анионы слабых многоосновных кислот. По протолитической тео
рии анионы относят к основаниям, поскольку они могут 
присоединять протон. Например, в растворе карбоната щелочно
го металла протолитическое взаимодействие происходит по схеме 

С О Г  +  НОН =  Н С О г + О Н '  (3.44)

С точки зрения протолитической теории константу этого равно
весия называют к о н с т а н т о й  о с н о в н о й  д и с с о ц и а 
ц и и  карбонат-иона (по более ранним представлениям называли 
константой гидролиза):

°н аь  вон 1.0-10 '< 0 , 1Л_,
А(:о* — " Ч п . т Г т а - 11“ 2'1,10 ■ (3-45)

Протолитическое взаимодействие анионов многоосновных кис
лот происходит ступенчато. Образовавшийся по уравнению 
(3.44) гидрокарбонат-ион НСО.Т взаимодействует далее с водой:

НСО:, + Н О Н  =  Н 2СО:(+ О Н  (3.46)

« о ,  =  ан ^ ° А ж  ^ ^ ^ = ^ 1 ^ = 2 ,2 . 1 0 Л  (3.47) 
ансо^ -а  кн^.о,) 4,5-10

Константу /Сн(со., можно назвать константой основной диссоциа
ции гидрокарбонат-иона.

Как видно, Л'!'Й! » / ( н е 
взаимодействие по второй ступени происходит уже в значительно 
меньшей степени, чем по первой, и при расчете pH раствора кар
боната щелочного металла второй ступенью взаимодействия 
можно пренебречь.



Рассчитаем r качестве примера концентрацию ОН '-ионов и pH в 0,25 М  
Na^CO.i. равновесия в растворе которого описываются схемами (3.44) и (3 .46). 
[-.ели х-- равновесная концентрация ОН"-ионов, то и |НСО:( ]= х ,  [СОп ) =  
=  0,25 — х. Подставляем равновесные концентрации в уравнение (3.4о), п ол а 
гая A’i'l. l S t ==  К ц  4SI-

0,25 — х

и находим

=  2,1 -10

х =  [О Н  ] =  [Н С О , I =  /2.1-10 4-0.25 = 7 .2- 10" ' моль/л. 
Концентрацию ионов водорода в этом растворе рассчитываем по уравнению 
(3.15):

+-| — 1,114 2 — _ =  1 д . Ю " 12 моль/л или pH •= — (12,14)= 11,86.
1 1 7,2 • 10“ 5

Равновесие взаимодействия по второй ступени можно рассчи
тать с помошью уравнения (3.47), введя соответствующие зна
чения равновесных концентраций.

Некоторые особенности присущи растворам амфолитов — 
веществ, способных и к присоединению, и к передаче протона 
(НС^О.; Н 2РОГ-, HPOif -ионы и т .д. ) .  Например, H C2O i -ион 
наряду с диссоциацией по схеме (3.34) может выступать как 
акцептор протона:

н с 2о< +  н о н  =  н 2с 2о 4 +  о н

Участие Н С 2О 4 -иона в двух равновесиях осложняет однозначную 
оценку равновесных концентраций по стехиометрическим соотно
шениям, поэтому используем для расчета условие электроней
тральности раствора:

[ Na * ]  +  [1-Г] =  [Н С ,0 4 ] +  [О Н  ] + 2 [ С гО Г |  (3.48)

и уравнение материального баланса:
c ^ HCaül =  [Н ,С ,0 4[ +  [Н С ,о ,  ] +  [С ао? |. 49>

Концентрация ионов натрия равна исходной концентрации соли, 
поэтому вместо (3.48) можно записать:

+  [Н-[ =  IH C a O i] +  (О Н  ] +  2 [CaOi- | (3.50)

При вычитании уравнения (3.49) из (3.50) получаем 
[ Н ' |  =  [о н  | +  \c2o i  ] -  | н , с , о 4]

или с учетом констант равновесия (3.15), (3.33) и (3.34)
, Н - 1 -  К *  | K i [ Ы С а О 4 1 _  [ Н М  [Н С а0 1  351
I 1 [И^Т iT F1 к '

Несложные преобразования (3.51) приводят к уравнению 

| Н Ч * ( ]  +  1НС^ ° — ) =  1Н С *0 «“ Ь

решение которого дает
=  л / K t (K w +  /С а [Н С зО Г]Т  ( 3  52

'  K i +  [Н С 20 4 |



Это строгое уравнение можно несколько упростить, имея 
в не СЛИШК0М, разбавленных растворах произведение 

Л 2 1НС 2 0 4 ] превышает Л'̂ .. Поэтому без существенной погреш
ности можно принять, что К\(Ку  +  А'2[Н С 20 4- ] )  -  А',Л'2[Н С 2О г] 
и вместо (3.52) записать приближеннее уравнение

[Н +] =  ] /  * '* г 1 н с иО« ]
У К , +  [Н С гО Г] (3 '53)

Здесь можно рассмотреть два граничных случая.
растворах средних и высоких концентраций 

1п(_2(-)4 \ следовательно,
К \  + [НСаОг] ~ [НСгОГ] (3.54)

и из (3.53) получаем

[НЧ = / К \ К ъ  (3.55)
или

„ и  +  р/С2p H « ----- ------. (3 56)

2. В очень разбавленных растворах [Н С 2О Г ]< Л '| ,  поэтому 
Д’ | +  [Н С а0 Г |  =  Л',

и, очевидно
[Н + ] =  / * ,[ нсюг].

В  обычных условиях анализа почти всегда реализуется условие 
(3.54), поэтому уравнение (3.55) часто используют в расчетах. 
Как видно, в растворах, содержащих амфолит типа ЫаНА сред
них и высоких концентраций, pH не зависит от концентрации. 
Равновесную концентрацию аниона Н А - , входящую в уравне
ние (3.53), обычно находят методом последовательных прибли
жений, принимая в первом приближении, что равновесная кон
центрация равна исходной: [НС2ОГ] =  4 анс,о<-

Раствор 0,1 5 М  № Н С 2 0 4 можно отнести к растворам средних 
концентраций. По приближенной формуле (3.56) в этом растворе

„  1,25 4- 4,27 pH --------Т  2,76.

Расчет по более точной формуле (3.53) дает:
[Н-ч _  л /  5’6' ■ * 5,4 • 10 5 • 0,15 , .
1П I —  Г ---- 5 0 . _|_ о ' ¡5----=  1.5-10 моль/л или pH 2,82,

что достаточно близко к результатам приближенного расчета.

3.6. БУФЕРНЫЕ РАСТВОРЫ

Многие реакции в растворе протекают в желаемом направле
нии только при определенной кислотности и изменение pH часто 
приводит к изменению направления реакции и к появлению но



вых продуктов взаимодействия. Кислотность раствора может ме
няться в результате химической реакции, поэтому поддержание 
определенного значения pH часто является одним из решающих 
условий ее протекания. Заданное значение pH раствора поддер
живается постоянным с помощью б у ф е р н ы х  р а с т в о р о в ,  
которые представляют собой смесь кислоты и сопряженного осно
вания. При введении в такую смесь небольших добавок сильной 
кислоты или сильного основания изменения pH не происходит 
вообще или оно очень невелико. Очень немного изменяется pH 
буферного раствора и при разбавлении.

Одним из наиболее популярных в аналитической химии явля
ется ацетатный буфер, в состав которого входят уксусная кисло
та и ацетат натрия. Равновесие в растворе ацетатного буфера 
можно представить схемой

СН:((Ю О Н =  С Н а Ш О -  +  Н* (3.57)

Буферное действие такой системы связано с тем, что в ней име
ется «противоядие» и против ионов водорода, и против гидро- 
ксид-ионов. При введении в ацетатный буфер сильной кислоты 
равновесие (3.57) несколько сдвинется влево, а при введении 
сильного основания — вправо. Поскольку в растворе в доста
точном количестве имеется и уксусная кислота, и ацетат натрия, 
заметного изменения pH не происходит.

Справедливость этих рассуждений можно подтвердить следующим неслож
ным расчетом. Найдем, как изменится pH буферного раствора, содержащего 
0,1 М С Н Х О О Н  и 0,1 М О Н .,С О О № , если к 100,0 мл раствора добавить 1,0 мл 
1,0 М НС1 или 1.0 мл, 1,0 М № О Н . Сначала рассчитаем pH исходного буферно
го раствора указанной концентрации. Если х - - концентрации ионов водорода 
( * =  (Ц "1). то, очевидно, |С Н ,С О О Н | = 0 ,1  -  х, и [С Н - ,0 0 0  | =  0 , 1 + х .  Под
ставляем чти значения в выражение для константы диссоциации уксусной 

£(0 | и
кислоты 1,74-10 '* =  ---- 'гг- и находим, что х =  (Н  Ч  =  1,74-10 г> мать/л

(0 ,1 -  ж)
или pH 4,76.

При добавлении к этому раствору 1,0 мл 1,0 М Н О  равновесие (3.57) 
сдвигается влево, концентрация СНцСОО уменьшается на 0,01 моль/л, а кон
центрация кислоты СН,(С О О Н  на это же значение увеличивается. Равновесные 
концентрации становятся равными:

|СН.,СОО | =  0.1 -  (0,01 -  х) = 0 ,0 9  +  х;
|С Н ,С О О Н | = 0 . 1  +  (0,01 -  х) =  0.1 I -  х,

где х равновесная концентрация ионов водорода, а 0,01 концентрация НС1 
с учетом разбавления до 100,0 мл. Подстановка этих значений в уравнение 
константы диссоциации уксусной кислоты дает:

1,74-10'а =  А{)̂ |’1]̂  ^  • 0ТС1°Д а х =  [Н Ч  =  2,13 • 10 г‘ моль/л или pH 4,67.

Как  видно, при добавлении 1,0 мл 1,0 М Н О  к 100,0 мл буферного раствора 
его pH изменился меньше, чем на 0,1 единицы (вместо 4,76 он стал 4,67).

Рассчитасм теперь изменение pH буферного раствора при добавлении к 
нему 1,0 мл 1,0 М N3014. За  счет разбавления N301-1 до 100,0 мл концентрация 
О Н “ -ионов уменьшается до 0,01 М. При .несении N3011 в буферный раствор 
в результате реакции концентрация О Н Х О О Н  уменьшается на это же значение, 
а концентрация О Ь С О О  '-ионов увеличивается и в растворе установятся сле
дующие равновесные концентрации:



|С Н ,С О О Н ] =  и, I -  (0,01 4- х) =  0,09 -  г. 

|СН.чСОО-| = 0.1 + (0 ,0 ) +  *) =  0.11 + х .
где х, как и ранее, — равновесная концентрация ионов водорода.

При подстановке этих значений в выражение константы диссоциации уксус
ной кислоты получаем

Расчеты показывают, что при добавлении 1,0 мл 1,0 М N 8 ОН 
к 100,0 мл буферного раствора его pH изменяется меньше, чем на
0.1 единицы (с 4,76 до 4,85). Таким образом, можно отметить, 
что буферный раствор стойко поддерживает постоянное значе
ние pH, не позволяя ему измениться ни под действием кислоты, 
ни под действием щелочи.

Концентрацию аниона слабой кислоты в буферном растворе 
часто без заметной погрешности можно приравнять концентра
ции соли, т. е. (СНзСОО '] =  а общую концентрацию слабой 
кислоты -- ее равновесной концентрации, т. е. [СН :(СООН| =  сА. 
Тогда константа диссоциации кислоты будет иметь вид

Формула (3.59) позволяет простейшим путем рассчитывать pH 
буферного раствора, если известен его состав, или, наоборот, на
ходить состав раствора, который будет обеспечивать заданное 
значение pH.

Однако, когда концентрации СНчСО О  и Н '  или СНчСООН и Н 1 соизме
римы, допущение о приближенном равенство тина [СНчСОО 1 =  или 
[С Н чСО О Н] ~  сд оправдываться не будет В  этом случае дли расчета следует 
использовать более точную формулу:

которую легко получить из выражения константы диссоциации кислоты.

Квадратное уравнение (3.60) можно решить обычным алгеб
раическим методом или. проще, методом последовательных при

откуда

л: =  | Н ' ]  =  1.42- 10“ й моль/л или pH 4,85.

(3.58)

При логарифмировании уравнения (3.58) получаем

1к(1Г| = 1й* + 1й-£л-.

Или, меняя знаки на противоположные:

рН = рЛ- + 1й-^
<- Ал

(3.591

(3.60)



ближений. В первом приближении концентрацию ионов водорода 
находят по формуле (3.58), а затем уточняют по (3.60).

Из формулы (3.59) следует, что pH буферного раствора опре
деляется не столько собственно концентрациями компонентов 
раствора, сколько их отношением, поэтому при разбавлении 
раствора pH практически изменяться не будет.

Способность буферного раствора поддерживать постоянное 
значение pH определяется его б у ф е р н о й  е м к о с т ь ю .  Она 
характеризуется количеством вещества (моль) сильной кислоты 
или сильного основания, которое требуется ввести в 1 л буфер
ного раствора, чтобы изменить его pH на единицу. Математи
чески буферная емкость л равна производной:

(Их
с! pH

(3.61

где Ах — концентрация введенной сильной кислоты или основа
ния, равная изменению концентрации соответствующего компо
нента буферного раствора, т. е. если добавляется сильная кисло
та, то Ах =  (1снд =  — ск’д , а если сильное основание, то Ах =  
=  с1с'Л =  — с)сИЛ. Эти соотношения являются следствием того, 
что при добавлении к буферному раствору сильной кислоты или 
сильного основания происходит изменение концентраций обоих 
компонентов раствора — концентрация одного из них увеличи
вается, а другого уменьшается.

Если добавляется сильное основание, то вместо (3.61) можно 
записать:

(кч
(]рН

Обозначим сумму концентраций буферного раствора как г:
с =  | НА ] +  | А |

и подставим сюда [НА] из выражения для константы диссоциа
ции кислоты

Ж Щ + | Л ] .  (3.62)КНА

Из уравнения (3.62) получаем

|Л' | = «нл+И|Н+1 •
Дифференцируем уравнение (3.63) по pH:

^'|А 1 =  л =  2 зоз К ИАС{ И ' | (3.64)
с!рн л ' (Анд +  [Н ^ Т 7

Как видно, буферная емкость раствора с заданным значе
нием pH пропорциональна суммарной концентрации компонентой 
буферного раствора, а при данной концентрации раствора бу
ферная емкость зависит от pH.



Например, у ацетатного буферного раствора с pH 4,50 

_ 1)ОТ1 1,75-10 5-3,16-10 5с
Л,’Н4''"'° ’ (1 ,7 5 - 1 0 - 4  3.16- 10-"*)“ ~ ° ’53с '

Если с —  1 О \Д. тп для изменения pH раствора на единицу потребуется 
0,53 моль К а О И  на ! л, а если с =  0,10 М, то 0,053 моль ЫаОН. У ацетатного бу
ферного раствора с pH 4,00 буферная емкость равна:

00(ЛО 1,75-10' 1,00• №"■*£
"|,Н4,оо -  2-30  ̂71,75-ю г' +  ГОО-Ю У  ~  ° ’29 С'

т. е. уменьшилась почти и 2 раза по сравнению с раствором, у которого pH 4,5.

Состав раствора, при котором буферная емкость имеет макси
мальное значение, можно найти, если продифференцировать 
(3.64) и производную приравнять нулю:

С1*[А ] (1л
с1 {рНг с! pH

=  — 2,303 X

ч ,п ,п о  * н ^ | Н Ч ( К на +  [ Н Г  -  2(/ГНд +  (Н-'-])[Н  + ]/ (н а г [Н Ч  л
х  ,3 3 (* ^ + [н - | )4------------------- ° ’

отсюда получаем
| Н ' | =  А’нд- (3.65)

В соответствии с уравнением (3.58) соотношение (3.65) ре
ализуется, когда концентрации обоих компонентов буферного 
раствора равны между собой, и это будет условием максималь
ного значения буферной емкости. Подставив уравнение (3.65) 
в (3.64), получим соотношение для расчета максимального зна
чения буферной емкости раствора, состав которого удовлетворяет 
условию (3.65):

лш;ц =  2,303 — =  0.58 с.
4

Проведенные расчеты показали, что чем больше состав 
раствора отклоняется от рекомендуемого соотношением (3.65), 
тем меньше буферная емкость раствора. При соотношении ком
понентов 10:1 емкость ацетатного буфера составляет 0,19с, а 
при соотношении 20:1 — только 0,010 с. Таким образом, буфер
ные свойства проявляются в сравнительно узкой области pH, 
центр которой близок к значению рА”. Обычно отношение кон
центраций компонентов буферного раствора сА/с$ или сн/с\ на
ходится в пределах от 1 0 :1  до 1 : 10 , что соответствует двум еди
ницам pH, т. е. область буферного действия охватывает

pH = рЛ' ± 1.
Рецептуру буферных растворов для разных интервалов pH можно 
найти в справочниках.

3.7. КИСЛОТНО-ОСНОВНЫЕ ИНДИКАТОРЫ

К и с л о т н о - о с н о в н ы е  и н д и к а т о р ы  изменяют свой 
цвет в зависимости от pH раствора. Как известно, лакмус в кис



лой среде окрашен в красный цвет, а в щелочной — в синий, 
метиловый оранжевый в кислой среде имеет красную окраску, 
а в щелочной — желтую. По химической природе кислотно-ос
новные индикаторы являются слабыми органическими кислотами 
или основаниями, частично диссоциирующими в растворе:

Hind =  Н + +  Ind- , (3.60)

где Hind — недиссоциированная молекула индикатора; In d - — 
анион индикатора.

По теории ионных окрасок Оствальда недиссоциированные 
молекулы индикатора Hind и аниона Ind имеют разную окрас
ку. Изменение цвета индикатора при изменении pH эта теория 
связывает со сдвигом равновесия диссоциации (3.66). С увели
чением концентрации ионов водорода равновесие (3.66) сдвига
ется влево, и раствор приобретает окраску Hind, при уменьше
нии кислотности возрастает концентрация Ind " и окраска 
раствора изменяется. Если одна из форм индикатора (H ind  или 
Ind ) бесцветна, индикатор называют одноцветным в отличие от 
двухцветных, у которых окрашены обе формы. У одноцветных 
индикаторов (например, фенолфталеина) при изменении pH про
исходит обесцвечивание раствора или появление окраски.

Равновесие (3.66) подчиняется закону действующих масс и 
количественно характеризуется константой диссоциации индика
тора Л'н1П(1:

к 11 ...  ° н  + ц1п,1- I Н  1 J [ I n d - ]  VH<YhHi-

Hlnd “ Hind [H in d ] Vuind

Рассмотрим с этой точки зрения один из наиболее широко при
меняемых индикаторов — метиловый оранжевый. Кислая форма 
Hind у него имеет красный цвет, а щелочная Ind~ — желтый. 
Концентрационная константа диссоциации индикатора может 
быть записана в виде

*■ _ [H +] [ ln d - [
* Hlnd------[НШ ]— ' <3'67)

Придадим уравнению (3.67) вид
*Hind [In d - )

I h ^ T  [H in d ]

Соотношение (3.68) показывает, что с увеличением концентрации 
ионов водорода дробь [Ind- ] / [H ind ] будет уменьшаться и интен
сивность желтой окраски поэтому также будет уменьшаться; если 
кислотность раствора снижать, то отношение find- ] / [H ind ] бу 
дет расти и интенсивность желтой окраски будет увеличиваться. 
При логарифмировании уравнение (3.68) переходит в

рН =  рЛ»“  +  1вТ Ш З Г  (:Ш))

Глаз человека способен установить появление в окрашенном 
растворе частиц другого цвета, если их содержание будет не ме



нее 10 %  от общего числа окрашенных частиц, т. е. если отноше
ние [Ind — ] / [H ind] будет находиться в пределах от 1 /10 до 10/ 1 . 
Другими словами, при [Ind "] / [Hind] >  10 раствор на глаз будет 
восприниматься как чисто-желтый, при [Ind- ]/  [H ind] ^ 0 ,1  как 
чисто-красный. В интервале 10^ [Ind " ] / [H ind] ^0,1 раствор 
метилового оранжевого будет иметь оранжевую окраску.
|  Интервал pH, в котором индикатор изменяет свою окраску, называют интер-
* валом перехода индикатора.

Чтобы его найти, подставим предельные значения отношения 
[In d - ] / [H ln d |, равные 10 и 0.1, в уравнение (3.69):

ЛрН =  pA'nind +  !g =  Р*щ.к1 ±  1- (-1-70)

Формула (3.70) показывает, что интервал перехода индикатора 
составляет примерно две единицы pH. Область pH, в которой нахо
дится интервал перехода индикатора, определяется pAninii. Если 
рА'И1п(|<7, интервал перехода находится в кислой области, если 
pA'H|IUi> 7 ,— в щелочной. Соотношение (3.70) является прибли
женным, так как оно не учитывает спектральную чувствительность 
глаза и разницу в интенсивности окраски кислой и щелочной форм 
индикатора. У метилового оранжевого pAHInd =  3,46. Из формулы 
(3.70) следует, что изменение цвета метилового оранжевого бу
дет происходить в области pH от 2,46 до 4,46; экспериментально 
наблюдаемый интервал перехода этого индикатора лежит в об
ласти pH 3,1...4,4. У индикаторов, являющихся многоосновными 
кислотами наблюдается несколько интервалов перехода. Напри
мер, у двухосновного тимолового синего р А ин,11и1| =  1,65 и 
р/С2(Н.ind) =9,20, поэтому он имеет два интервала перехода. Пер
вый интервал лежит в кислой области (Л pH 1,2...2,8 ). а вто
рой — в щелочной (\  pH 8,0...9,6).

Изменение цвета индикатора связано с существенным изме
нением его молекулярной структуры. В соответствии с х р о м о 
ф о р н о й  т е о р и е й  окраска соединения связана с наличием 
в его молекуле так называемых х р о м о ф о р н ы х  групп, к ко-

торым относятся N 0 2 ', — М— N— . и т. д., и а у к с о-

х р о м н ы х ,  которые в присутствии хромофорных также влияют 
на окраску. Присоединение или отщепление протона по этой 
теории вызывает перестройку молекулы индикатора, в результате 
которой появляются •новые или исчезают существовавшие ранее 
хромофорные группы и таким образом происходит изменение 
цвета индикатора. Более общее квантово-механическое толкова
ние изменения окраски индикатора основано на рассмотрении 
изменений в распределении электронной плотности в процессах 
взаимодействия протона с индикатором. Структурные изменения 
в растворах метилового оранжевого при изменении pH можно 
представить схемой



(С Н з)аМ — <\ 7 У ' — N = N —  — S 0 3“ +  H + =
In d ' (желтый)

=  (CH3)aN = < ^ > = N - N H - ^ ~ >  —SOr 
H ind  (красный)

Смешением нескольких индикаторов получают так называе
мый у н и в е р с а л ь н ы й и н д и к а т о р, непрерывно изме
няющий свою окраску в широком интервале pH и пригодный для 
приближенного определения pH в этом интервале.

В  качестве кислотно-основных индикаторов могут быть также 
слабые органические основания. Если В — молекула такого инди
катора, то его взаимодействие с протоном будет описываться 
схемой

В +  Н 1 =  ВН^ (3.71|

Процесс (3.71) характеризуется константой протонирования К н:
д-D дн-а н =  [Н  ' 1 |В| ум I ув 

В °Ы! 1 [ В Н '|  Уин ■
Частицы В и ВН  * имеют разную окраску. Для индикатора-осно
вания сохраняются в силе все те соображения, которые были 
высказаны ранее об индикаторе-кислоте относительно интервала 
перехода и других свойствах и характеристиках.

Существенное влияние на константу диссоциации индикатора, 
его интервал перехода, область pH перехода, спектральные и дру
гие свойства индикатора оказывают многие внешние факторы: 
температура, присутствие нейтральных электролитов, неводных 
растворителей, коллоидов и т. д. Наличие в растворе индикатора 
так называемых посторонних нейтральных электролитов вызыва
ет солевой эффект. Уравнение (2.11) показывает, что чем выше 
заряд ионизированных форм индикатора, (Н1псИ+ или In d '" ) ,  
тем заметнее будет солевой эффект, вызывающий обычно умень
шение численного значения рАГИ1и<1, т. е. увеличение концентра
ционной константы диссоциации индикатора, и, как следствие, 
смещение интервала перехода. У биполярных цвиттер-ионов этот 
эффект сравнительно невелик. Изменение окраски индикатора 
часто связывают со сдвигом равновесия диссоциации индика
тора, хотя в действительности введение электролита увеличивает 
диссоциацию не только индикатора, но и слабой кислоты, нахо
дящейся в растворе. Наличие нейтральных солей в растворе 
часто вызывает уменьшение интенсивности окраски индикатора.

Интервал и область перехода индикатора также зависят от 
температуры. Так, например, интервал перехода метилового 
оранжевого при комнатной температуре лежит в области 
pH 3,1...4,4, а при 100°С — в области 2,5...3,7. Здесь оказывает 
влияние изменение с температурой константы диссоциации инди
катора, K w и констант диссоциации других слабых кислот, на
ходящихся в растворе. Следует отметить, что температурная



чувствительность индикаторов ряда сульфофталеина и некоторых 
других индикаторов типа Hind невелика и они могут быть ис
пользованы в растворах при разной температуре без введения 
каких-либо поправок.

3.8. ФУНКЦИЯ КИСЛОТНОСТИ ГАММЕТА

Д ля характеристики кислотных свойств сильных кислот 
Л . Гаммет предложил использовать ф у н к ц и ю  к и с л о т 
н о с т и  Н о, экспериментально определяемую с помощью цветных 
кислотно-основных индикаторов-оснований. Из выражения кон
станты диссоциации протонированной формы индикатора-осно
вания

„ __ fl|t > а в _  |H f l [В | Ун - Yb

Д в “  |В Н +Г  Vbh 1

следует
1 к а „ ,  _  1кк» + = Ir K?, +

ИЛИ

РН =  Р«°в + > * - Д -  + ^ -  <3-72'
Величину

№, =  р ^ + 1 8 - ^ ^  0-73)

Гаммет назвал ф у н к ц и е й  к и с л о т н о с т и  и предложил 
считать кислотность двух растворов одинаковой, если цвет инди
катора в них будет одинаковым. При такого рода измерениях 
необходимо, конечно, чтобы кислотность раствора находилась в 
пределах интервала перехода индикатора, т. е. отношение 
[ В ] / [В Н  + ] оставалось в пределах от 10 до 0,1. Практически 
для определения кислотности используют набор индикаторов. 
По определению величина Но не должна зависеть от выбранного 
индикатора.

Сравнение уравнений (3.72) и (3.73) показывает, что

pH =  H „ + lg - lS ~
Vb h *

или

Нп —  pH -  1ц - Ъ _ .  (3.74)
Vbh '

Функция Гаммета Ни близка к pH в разбавленных растворах, 
когда можно пренебречь разницей между концентрацией и актив
ностью растворенных веществ. Однако в концентрированных 
растворах разница между На и pH будет весьма существенна, 
поскольку второй член правой части уравнении (3.74) в этом слу
чае нулю не равен.



3.9. ВЛИЯНИЕ ИОННОЙ СИЛЫ И ТЕМПЕРАТУРЫ 
НА КИСЛОТНО-ОСНОВНЫЕ РАВНОВЕСИЯ

Как уже отмечалось, введение нейтральных электролитов в 
раствор слабой кислоты вызывает солевой эффект, проявляю
щийся в увеличении концентрационной константы диссоциации 
слабой кислоты. У одноосновных кислот в области средних зна
чений ионной силы этот эффект невелик и им часто можно пре
небречь. У многоосновных кислот продуктами диссоциации явля
ются двухзарядные или еще более высокого заряда ионы, по
этому эффект ионной силы в соответствии с уравнением (2 .1 1 ) 
увеличивается. Это всегда следует иметь в виду, хотя при прове
дении приближенных расчетов коэффициенты активности часто 
не учитываются. Учет эффекта ионной силы бывает совершенно 
необходим при сравнении, например, силы кислот, устойчивости 
комплексов и т. д. Обязательным условием сравнения является 
рассмотрение свойств при одинаковой ионной силе, созданной 
одним и тем же электролитом.

Зависимость констант диссоциации кислот и оснований от 
температуры в общем виде передается уравнением (2.12). Чем 
меньше тепловой эффект диссоциации, тем меньше изменяется 
с температурой константа диссоциации. После приближенного 
интегрирования и подстановки численных значений в уравне
ние ( 2 .1 2 ) получаем

А// =  170 ЛрЛ'(20 — 30°). (3.75)

Из уравнения (3.75) следует, что тепловому эффекту в
5 кДж/моль соответствует изменение рД' на 0,03, при изменении 
температуры на 10°. Тепловой эффект диссоциации многих сла
бых кислот и оснований в водных растворах находится в преде
лах от 12,0 до 12,0 кДж/моль, что соответствует изменению рД 
примерно на 0,071 единицы при изменении температуры на 10°. 
Это сравнительно небольшое число, поэтому во многих химико
аналитических расчетах кислотно-основных равновесий влиянием 
температуры пренебрегают. Наибольшее влияние температура 
оказывает на процессы типа (3.44), связанные с диссоциацией 
воды на ионы. Процесс Н О Н  =  Н + +  ОН~ существенно эндо- 
термичен (АН  =  56,1 кДж/моль), поэтому с увеличением темпе
ратуры константы равновесия таких процессов заметно увеличи
ваются.

Зависимость констант диссоциации от температуры часто бы
вает немонотонной. Во многих случаях с ростом температуры 
константы диссоциации сначала возрастают, а затем уменьшают
ся. Тепловой эффект диссоциации кислот неодинаков, поэтому из
менение констант диссоциации с температурой у разных кислот 
имеет разный характер и сила кислот, характеризуемая величи
ной р/С, с температурой изменяется неодинаково. Нередко одна 
кислота более сильная, чем другая при 25°С, становится менее 
сильной, например, при 70°С. Это показывает относительный



характер всякого рода закономерностей в константах диссоциа
ции и силе кислот и необходимость учета температурной зависи
мости р АГ.

3.10. КОНСТАНТА РАВНОВЕСИЯ РЕАКЦИИ 
КИСЛОТНО-ОСНОВНОГО ВЗАИМОДЕЙСТВИЯ И ИЗМЕНЕНИЕ 

СТАНДАРТНОЙ ЭНЕРГИИ ГИББСА

Термодинамическая константа равновесия любого химическо
го процесса связана с изменением стандартной энергии Гиббса 
в этом процессе уравнением (2.13). В качестве примера рассчи
таем константу равновесия (3.44), зная участников ре
акции. Изменение стандартной энергии Гиббса в этом процессе 
в соответствии с уравнением (2.14) будет равно:

=Л/б7"(НСО-Г, р-р, Н..О, станд.. с., гип. мелисс., 298,15К) +
4- Л /б 'Ч О Н - , р-р, Н ,0 , станл. с., 298,15К) — Л/С^СОл , р-р, НгО, 

станд. с., 298,15К] — ж, 298,15К).

Подставляем в это уравнение справочные данные:
-  586,56 -  157,32 — (— 527,60) — ( — 237,23) ~  20,95 кДж/моль.

Константа равновесия по уравнению (2.13) будет равна:
9ПЧ̂ 01рЛГ,ялл=_______ ____________ =  — 3,67 или - 4,33, что соответствует■ ёл щ -п  2,303-8,319-298,15

К = 2,1 -10"4.

{  В о п р о с ы

1. Какие соединения являются в водном растворе кислотами, 
а какие основаниями с точки зрения протолитической теории 
Бренстеда — Лоури: Н С Ю 4 , МНз, СОз , НСОз", Н 2СО 3, Б Н5 , 
Ш 4+, С Н зС О С Г?

2. Чему равно ионное произведение воды К у  при 25 С? Как 
изменится если растворить в воде 1 моль/л № 1МОз?

3. Увеличится, уменьшится или останется неизменным  ̂pH 
дистиллированной воды, если ее насытить СО 2? Что произойдет 
с pH 0,1 М  ЫаОН и 0,1 М  НС1, если эти растворы насытить С 0 2?

4. Увеличится, уменьшится или останется неизменным pH, 
если в 5 раз разбавить растворы: а) 0,1 М  НС1; б) 0,1 М  ЫаОН; 
в) 01 М  Ыа^СОз; г) 0,1 М  Ы аНСОэ; д) 0,1 М  ЫН 4С1; е) 0,1 М 
Ы аН 2Р 0 4; ж ) 0,1 М  Н 3Р 0 4; з) 0,1 М  ЫаНС20 4; и) 0,01 М 
В а (О Н )2; к) 0,05 М  № 2Н 2У?

5. Увеличится, уменьшится или останется неизменным pH, 
если в 10 раз разбавить растворы; а) 1М ЫНз; б) 0,1 М ЫН:} +  
+  0,1 М ЫН4С1; в) 0,005 М Ш 3 +  0,005 М 1МН4С1; г) 1 М 
СНзСООН; д) 0,1 М СНзСООН + 0,1 М СНзСООЫа; е) 0,005 М
СНзСООН +  0,005 М СНзСООЫа?

6 . Какую  реакцию (кислую, нейтральную или щелочную)



имеют водные растворы солей: а) К Ш 3, Ыа2С 0 3, ^ Н 4) 2$0 4,
N1012, Ba(N O з)2 ; б) СНзСООЫа, N301, Р Ь Ш О я Ь  ВЮ ч
С И з С О О М ^ !  В )  Н е ^ О з Ь ,  А 1 2( 5 0 4) 3, С а С 1 2, К С ! ,  к а ; , Р 0 4?
чг 7й Г  рассчитывается pH растворов солей типа: № ЙС0-} 
Ма2НР04, №Н;>Р04?

8 . Изменится или останется неизменным цвет следующих 
индикаторов: а) метилового фиолетового; б) метилового оран
жевого; в) лакмуса; г) бромтимолового синего; д) фенолфта
леина - при изменении pH раствора: а) с 3,0 до 6  0 'б) с 80 
до 1 0 ,0 ? ’

Л З а д а ч и
I. Вычислить концентрации продуктов ступенчатой диссо

циации в 0,1 М Н :(РО.|. Рассчитать степень диссоциации Н (Р 0 4 
в этом растворе.

Ступенчатая диссоциация фосфорной кислоты

Н 3 Р О 4 »  Н'г +  Н 2 Р О Г  ( I  ступень)
0,1 — х х х

Н ,Р О , Н + +  Н Р О Г  ( I I  ступень)
Н Р О 4 « Н ~ + Р 0 4  ( I I I  ступень)

характеризуется следующими константами диссоциации:

* ' = ~ т 1Р п Т Г| =7.1.10-3; к,-  1НЧ  [ н р о Г ]
[НЭР04| 42 [НгРОГ] ~  ’ •

А - _ [Н '1  [ Р О М  а
[ н р о м  - 5 - 0 * 1 0  •

Значения К 1 и Кг различаются примерно в !0 5  раз, поэтому концентрацию 
ионов водорода можно вычислить с учетом диссоциации Ж Р О ,  только по пер
вой ступени. I акое допущение не вызывает существенных погрешностей если 
Л, многоосновнон кислоты превышает Кг примерно в 1000 раз и более. Равно
весные концентрации указаны под уравнением диссоциации фосфорной кислоты 
по I ступени. Подставим равновесные концентрации в выражение Д',:

*| =  -рту---=  7,1-10 *О, I —д:
или

-г +  7,1-10 -  7.1-10 •' =  0 .
Реш ая квадратное уравнение, получаем

г — 1НЧ 7 ,Ы 0  1 ,/ (- 7 ,1 - 1 0  У  *  —  |Н  ] --------- ----- +  у  1------ ------! _ +  7 , 1 . 1 0  * . 10 | =

=  2,3 -10'  ̂ моль/л.

Если кислота очень слабая, то (Н * |  «  4'|Л и с« А -  |Н * |  *  Л .  Равно
весную концентрацию ионов [ Г  в таких растворах елвдует вычислять по фор-

IН 1 1 = / ^ИАСНД ■
Такое допущение вполне оправдано для кислот с р/С>  4,0 (при условии, что 

V Ксииеитрация иона Н 2 РО., практически определяется диссоциацией 
Н ; ( 1 о 4 по I ступени. Следовательно,

[Н ..РО | | =  ( Н ь ] = 2 ,3 - 1 0  - моль/л.



Значения /Сг и Л’ ( различаются в 10* раз, поэтому находим концентрацию 
иона Н Р О Г ',  учитывая диссоциацию кислоты только по И ступени:

[Н Р О Г |  |Н ^  1 = К г =  6,2- 10~в моль/л.

Концентрация аниона, образующегося в результате диссоциации слабой 
кислоты Н 2А  по II  ступени, численно равна Кз> т. е. [А 2 ] =  Л У  . Это поло
жение является  общим для большинства многоосновных кислот: Н 2Ь,
Н 2С 20 4, Н ;(Р 0 4 и др.

Зн ая равновесные концентрации ионов Н "  и Н Р О 4 , вычисляем концентра
цию иона Р 0 4~ :

горд-, 5.0-10 ’ -6,2.10  ̂ = | з , ;о ,, м0, ь/:1;
1 ' [н  * 1 2,3-10“ *

П о  равновесным концентрациям продуктов диссоциации Н :!Р 0 4  находим 
степень диссоциации «н,ро, по всем т Рем ступеням:

^  _  [Н а Р О Г }_ _ _ 2 ^ _ ^ 1  =  П9д или 2 3 % ;
сН,РО; 0,1

1НРОГ]__  6.2-10-“ = 9 7 .|0 -б- или 2,7-10 '%; 
а '  —  [Н 2Р О Г ] 2 ,3 -10 "

Л ! 2 1 ' = - Ы 1 ^ - - 2 , М 0 - 11, или 2,1-Ю н% .
[Н Р О ^ Т  6.2-10“ ^

В  растворах, где [Н Ч  «  Сна. значение а может быть определено но урав
нению

[Н 1] _  / ^ Ж Г _  г/Д ^Г
М1.л —  “7 П----- тгг- Г с'|

СНЛ нл нл

Отсюда
*,• __ „ I  .0
Л НА —  НЛ НА'

2. Ч е м у  р а в е н  p H  0,1 М  Ы а 2 Н Р 0 .1 ?
Соль Ыа^НРО.) в водном растворе диссоциирована практически полностью:

\ а 2НРО< ^ 2 № "  +  НР02

Ион Н Р О 4 взаимодействует с: молекулами воды:
Н РО ; +  НаО ^  Н2РО „ +  ОН ( I )

и далее
Н ,Р 0 4 +  Н 20  . - Н.1 Р О 4 +  О Н "  (2) 

Запиш ем выражения констант равновесия и найдем их численные значения:

[Н2РО< | [ОН -| _  Ку “  =  I 6 ю--.
Л | _  ' [Н Р О ?“ ] К НаЮ,- 6 .2 -1 0 ^

(Н д Р0 41 [О Н  1 К у  1.0- Ю 14 ... , ^
К '2 ~  |Н аРОл' 1 *н ,ро , '7 , М О ”3

К 1 в ~ 1 0 5 раз превышает Л'2, поэтому взаимодействием по схеме (2) можно 
пренебречь.

Ион Н Р О Г ,  кроме того, диссоциирует:
Н Р О Г ^  +  Р О Г  О )

Д ля этого процесса
[н+1 [РОМ 

* нро* — [НРОГ1 ■



Ионы водорода, появляющиеся в результате реакции (3 ): IH M  =  |Р п ;  1 сни
зываются ионами О Н  , которые образуются по реакции ( ! ) :  Ю Н  I =  III-,Р О , ]
лоляется р1ч,юггьюаЯ К0НЦе,,трация ионов «°Д<>Рола в раствор. N a aH P o ;  опр,- 

| H f ] =  [P O J I -  [IbPO.,-] (4(
или

|OH ,| -  [H 2P 0 4- ] -  IPO ,1 |.

Выразим концентрацию ионов Н ,РО .( и PO ¡ через константы равновесий ( I )

|НчРО ('| -  — ^ — [м р о Лч
1̂М»о4 [4M [

i p c v í• i —  a- IH P O Í I|hU4 ! - А НР0, --— -- (6)

И:) ионного произведения воды следует, что ~ Л ж — _  |Н * | ,  поэтому со
отношение (5) принимает вид ^

[Н ,Р О , I = JHPOj I 111 ' L . 7
Подставляем i! уравнение (4) концентрации PO 'Í и Н .Р О , из ^отношении 1 6 )

I [ I ■ I = Д'( . IH P O Í I [H PO if ..........4iPoí
После преобразований получаем

|Н-|

' ^n i’oí ^ц..ро. [П Р О ?  i1 Н Ч  =  у — __________________ _ _
+  [ПРО., [ ' ,М|

- Р авная 6,2-10 ' м, много меньше |Н РО ? |, так  как кошкчп рация попон 
Поэтому ИЧеСКИ ,,г1ННа началыюй концентрации соли М а:.Н РО ,, т. е. 0,1 моль/л

^’илч)., +  [М Р О ; | дг ¡П Р О ; | и уравнение (8 ) принимает кпд

| н  I I _  1 / Л И.'1'01 Л’нРО; |Н Р О ( | _____ ____
1 '  [ Н Р О Г  | =  ^ Н Л ’о, Л’|П>|>, ;

рн  = '/^[рл'н,по;' +  рКцр<)5 ).
По этой формуле рассчитываем pH в 0,1 М М аоНРО ,: 

pH =  7 2(7.21 +  12,30) =  9,76. 

формуле'1' '0 М0ЖН°  " оказать- что в Растворе соли \ а Н 2РО , pH ны ч.плж чся

pH =  Vг(рА"н,рог +  рЛ-|{,|1(1, ),

Ра сче т  pH в растворе лю бой кислой соли состава М Н А  прсжчводитс-у по фо|»м\.],

pH =  7 ,(р Л ', +[>К>).
состава М 2НЛ - - по формуле

pH =  7 * (р  К ,  +  рЛ’ О.

3. Рассчитать отношение концентраций компонентов буферь- 
Т е н  гТ /ы ы  г |С« Л м Л 0Д содержащего: а) О Ь а Ь М Ь  :
^  У г ы  Л ' : б) ^ н 2с н гСООН +  N Н^СНаС 0 ( Ж я ; в) ПСЫ :
+  КОМ. Ответ: а ) 0,159; б) 0,589; в) 0,200.

3- 14.44 , _05



4 Рассчитать отношение концентраций компонентов буфер
ного’ раствора с рН5,0, содержащего: а) С Л С О О Н  +
-1- (".(¡Нг,СООЫа; б )  <:НзСбН.»МН2+СНзСбН4ЫНаС1; в )  СНЗСООН + 
-ЬСНчСООЫа. Ответ: а) 0,159, б) 3,55; в) 0.575.

5. Вычислить и сравнить pH растворов: а) 0,1 М Н О  и 0,1 м  
СНчСООН; б) 5%-ного раствора Н О  и 5%-ного раствора 
СН ¿ 'О О Н ; в) растворов, содержащих 7 г/л Н О  и 7 г/л 
О Ь С О О П . Ответ: а) 1,00 и 2,88; б) —0,14 и 2,42; в) 0,72 
и 2 8г)

6 Вычислить концентрации ионов НСОО , Н* и pH: а) в
0 03 М НСО О Н ; б) в 5%-ном растворе Н СО О Н - Ответ:
а) [Н + ] =  [Н С О О “ ]_  =  2,24-10-Л pH 2,65; б) [Н | —

7. Вычислить концентрации ионов О Н ',  Н + и pH: а) в 0,01 М 
МН2ОН; б) в 0,1%-ном растворе Ы Н 2ОН^ Ответ: а) |ОН — 
,--- 9,43-10 6; [1-11 | =  1,06-10 ', pH 8,97; б) |ОН ]= 1 ,64-10 ,

^ 8 .  Вычислить концентрации и о ш  И З О Г  и ЙО  ̂ в 0,2 М 
Н ^О *. Ответ: [Н + 1 =0,2102; [Н ЭО Г] =  0,1898; [5 0 ,1  =

°9. Вычислить концентрации ионов водорода и салицилат- 
ионов в 0,001 М  салициловой кислоте. Ответ: |Н ] =  6,34-ш ,
[S з1̂ —] ■”  2 6 • 10- ' 1

10. В ы ч и с л и ть  концентрации ионов Н Р О ?  и в|90 ’2 М  
Н (Р 0 4. Ответ: [Н Р О ?” ] — 6,20-10 ; [РО^, ] =9, 04 ■ 10

11. При какой концентрации СНзСООН диссоциирована
на 3 0 % ?  Ответ: 1,35- 10~'1 моль/л.

12. Концентрация ионов Н + в растворе СНзСООН составляет 
10” 4 моль/л. Вычислить концентрацию этой кислоты. Ответ:

13. Вычислить концентрацию раствора НСООН, имеющего
пН 3 0. Ответ: 6,55-10“ 1 моль/л.

14 Концентрация ионов Н + в 0,1 М  СНзСООН составляет 
1,3-10 моль/л. Вычислить константу и степень диссоциации кис
лоты. Ответ: К  =  1,71-10'Л « =  1,3%. л „

15. Вычислить константу диссоциации Н С и и п , если
р! 10,04 М раствора 2,57. Ответ: 1,94-10 .

16. Вычислить константу диссоциации НСООН, если в
0 46%-ном растворе она диссоциирована на 4,2 % . Ответ: 1,84* 10 .

17. Вычислить константу диссоциации N Н :», если степень дис
социации его н 0,3 М растворе составляет 0,77/,. Ответ:

1'7 18 Как изменятся pH и степень диссоциации СНзСООН 
в 0.2 М растворе, если к 100,0 мл этого раствора прибавить
30,0____мл 0,3 ,\\ С Н :1С О О № ? Ответ: рН2,73; а =  0,94 /, и рН4,42,
^ __ 0 025 %

19. Вычислить концентрации ионов Н Л  ОН и pH раствора,
полученного смешением 25 мл 0,2 М СНЗСООН и 15 мл 0,1 М 
О ЬС О О М н . Ответ: рН4.24.



20. Вычислить pH раствора, полученного при смешении-
а) 50 мл 0,1 М К Н 2РО„ и 25 мл 0,2 М  К 2НРО.,; б) 70 мл 0 2 М 
К Н 2СК* и 30 мл 0,1 М К 2НСН; в) 30 мл 0,2 М КН.РО., и 10 мл 
0,1 М НС1; г) 210 мл 0,1 М Ыа2СО :) и 90 мл 0,1 М НСЦ д) 50 мл 
0,15 М К 2Н Р О 4 и 45 мл 0,3 М НС1; с) 30 мл 0,1 М К М 2Р О , и 
25 мл 0,2 М КОН. Ответ: а) 7,21; б) 3,99; в) 2 85- г)~ 10 45* 
Я) 1,54; е) 12,60. ’ '

21. В  100,0 мл воды растворили 0,34 г комплексом;) I I I  
№ 2Н 2У • 2Н20** и добавили 10,0 мл 0,05 М I I N 0  ̂ Вычислить 
pH раствора. Ответ: 2,67.

22. В  100,0 мл воды растворили 0,34 г комплексом« I I I  и до
бавили 10.0 мл 0,05 М 1\'аОН. Вычислить pH раствора. О т
вет: 6,16.

23. Вычислить pH раствора, полученного смешением:
а) 20,0 мл 0,02 М комплексона I I I  и 30,0 мл 0,01 М  Н О ;
б) 40,0 мл 0,02 М  комплексона I I I  и 10.0 мл 0,01 М Ы аО н! 
Ответ: а) 2,19; б) 5,42.

24. Какой объем 0,2 М НС1 надо прибавить к 50,0 мл 0,1 М  
1Ча2СО.ч, чтобы получить раствор с pH 10,5? Ответ: 10,0 мл.

25. Какой объем 0,1 М Н О  надо прибавить к 40,0 мл 0,1 М  
К зР 0 4, чтобы получить раствор с pH 12,0? Ответ: 26,7 мл.

26. Какой объем 0,1 М  НЫОз надо добавить к 30,0 мл 0,02 М  
Ма2Н 2У, чтобы получить раствор с pH 2,0? Ответ: 9,0 мл.

27. Какой объем 0,1 М  ЫаОН надо добавить к 30,0 мл 0,02 М  
№ 2Н 2У, чтобы получить раствор с pH 10,0? Ответ: 2,1 мл.

28. Какую массу № 2Н2У-2Н20 надо растворить в 70,0 мл
0,01 М  Н1Ч03| чтобы получить раствор с pH 3,0? Ответ: 0,82 г.

29. Какую массу 1Ча2Н2У*2Н20  надо растворить в 40,0 мл
0.01 М  .ЧаОН, чтобы получить раствор с pH 5,5? Ответ: 0,83 г.

30. В 0,5 л раствора содержится 4,1 г СН.}СООЫа. В ы чи с 
лить pH. Ответ: 8,88.

31. Рассчитать pH раствора, полученного при смешении пив
ных объемов 0,1 М Н 2С 2О4 и 0,2 М  КаО Н . Ответ: 8.48.

Г л а в а  4 
РЕАКЦИИ КОМПЛЕКСООБРАЗОВАНИЯ

4.1. ОСНОВНЫЕ ХАРАКТЕРИСТИКИ 
КОМПЛЕКСНЫХ СОЕДИНЕНИИ

Комплексные соединения состоят из центрального иона 
(атома) М  и окружающих его лигандов Ь. Сложность строения 
и своеобразие физико-химических и других свойств этих соедине
ний привели к появлению многочисленных определений самого 
понятия комплексное или координационное соединение. Однако 
общепринятого, достаточно совершенного определения создать 
пока не удалось. Под комплексными соединениями будем иметь

: СН'‘ — анион лимонной кислоты.
'г '  — анион этилендиаминтетрауксусной кислоты.



в виду частицу, образованную двумя или большим числом 
частиц, способных к самостоятельному существованию в раство
ре (одной из частиц является ион металла). Несовершенства 
приведенного определения очевидны, однако оно отражает одну 
из наиболее характерных особенностей этой группы соединений.

Важной характеристикой координационного соединения явля
ется координационное число, показывающее число атомов или 
атомных группировок, непосредственно связанных с центральным 
ионом. Наиболее часто встречаются координационные числа 
тесть  и четыре, реже — два. Менее известны соединения с коор
динационными числами три и пять, а также с более высоким, 
чем шесть.

Лиганды характеризуются дентатностью (от лат. dentatus — 
зубчатый), т. е. способностью занимать определенное число ко
ординационных мест около центрального иона. Моно- или одно- 
дентатные лиганды занимают одно координационное место 
(О Н  , F " ,  NH.i и др.), би- или двудснтатные — два (этиленди- 
амин, С 2О 4 ’ и др.) и т. д. Существуют пяти- и шестидентатные 
лиганды и лиганды с еще более высокой дентатностью, которая 
не всегда реализуется в связи с ограниченной координационной 
емкостью центрального иона. Полидентатные лиганды при реак
ции с ионом металла обычно образуют координационные соеди
нения, содержащие цикл •— замкнутую группировку атомов. 
В  простейшем случае, например, в результате реакции

Си2 ' +  N H ^C H iC O O  ' — C U N H 2C H 2C O O 4'
образующееся соединение содержит один пятичленный 
ЦИК1 ' с — О Нередко в молекуле координационного соеди-

/ \
Н 2С О

H 2N— Си.
нения насчитывается два, три и большее число циклов. Увеличе
ние прочности координационных соединений, содержащих пятн
или шестичленные циклы, было замечено еще Л. А. Чугаевым 
и обобщено им в известном п р а в и л е  ц и к л о в .  Впослед
ствии координационные соединения с одним или несколькими 
циклами стали называть х е л а т н ы м и  (от англ. chelate 
клешня) или просто хелатами. В этой терминологии нашла отра
жение несложная аналогия полидентатного лиганда с клешней, 
прочно захватывающей ион металла при образовании координа
ционного соединения. Типичными хелатами являются соединения 
ионов металлов с комплексонами, имеющие большое значение 
в современной аналитической химии.

К о м п л е к с о н а м и  называют группу полиаминоиоликар- 
боновых кислот, простейшим представителем которой является

.С Н 2СООН
и м и  и од и  у к с у с н а я  к и с л о т а  N H ^  В вод-х:н2соон
ном растворе она имеет б е т а и  н о в у ю  с т р у к т у р у ,  т. е. 
существует в виде б и и о л я р и о г о, так называемого ц в и т-
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Равновесия в растворах комплексонов имеют довольно слож

ный характер. Для их расчета обычно используют соотношения 
тина (3.39) -(3.41). Как показывают расчеты, при любом зна
чении pH в области от 0,5 до 3,0 в растворе в заметных коли
чествах одновременно существуют 3— 4 частицы и доля ни одной 
из них не превышает 5 0 % . Йзвестны также комплексоны, со
держащие гетероатомы (серу, кислород и др.) и кроме карбо
ксильной другие кислотные группы — алкилфосфоновую, алки- 
ларсоновую, оксигруппу и т. п.

Значение комплексонов очень велико. Появление комплексо
нов открыло широкие перспективы и многообразные возмож
ности применения их в аналитической химии. Были разработаны 
новые методики анализа и найдены простые решения многих 
сложных аналитических проблем. С помощью комплексонов мо
жет быть определено более 60 элементов. Почти ни один раздел 
аналитической химии не обходится в настоящее время без при
менения комплексонов. Комплексоны эффективно применяют 
также во многих отраслях народного хозяйства.

4.2. РАВНОВЕСИЯ В РАСТВОРАХ КООРДИНАЦИОННЫХ 
СОЕДИНЕНИИ

Поскольку ионы в водном растворе гидратированы (в невод
ном - сольватированы), уравнение реакции образования комп
лексного соединения в растворе имеет вид

М(Н,0)^' + лЦНгО)?* =  М и(Н 20>Г“ 'иг+ (т  + п1 -  р)1ЬО (4.1)



Однако схема (4.1) громоздка. Для удобства уравнение реакции 
комплексообразования обычно записывают в более простом виде:

Мг-+ /г1/; =  М Ц '"'^

имея в виду, что участники реакции гидратированы (сольвати- 
рованы).

Опуская для простоты заряды ионов, получаем простую схему 
реакции комплексообразования в растворе:

м + л ь  =  м и  (4.2)

В качестве лигандов выступают не только ионы, но и нейтраль
ные молекулы (аммиак, амины, тиомочевина и др.).

Константа равновесия реакции комплексообразования (4.2) 
называется к о н с т а н т о й  у с т о й ч и в о с т и  комплексного 
соединения

(4.3)
<*Ма1.

Процесс образования и диссоциации комплексного соединения 
в действительности протекает ступенчато:

М  +  I  =  М1,
мь + 1- = м и  

м и .| + 1 = м и
Соответствующие константы равновесия

ами
Ям I . <2М!.„ |и1-

называют с т у п е н ч а т ы м и  к о н с т а н т а м и  у с т о й ч и 
в о с т и  в отличие от о б щ е й  или с у м м а р н о й  к о н 
с т а н т ы  у с т о й ч и в о с т и ,  выражение которой дается урав
нением (4.3)*. Ступенчатые константы устойчивости связаны 
с общей простым соотношением:

РЙ = х Х ... и* 1
Для простейшего комплекса М Ь, например для Ы1МНз+, по

нятия обшей и ступенчатой констант устойчивости совпадают:
N¡2-*+ N4:,= N¡N1^
„о о а^ Ж '—- Н| —  —  •

яМ1/ + а1ЧН,

1 Величину, обратную константе устойчивости, называют к о н с т а н т о й  
н е с т о й  к о с т и:

,л ' амв"
Ап = - о Т Г --- ----- •Рл аМ1..

и. соответственно. с т у п е н ч а т о й  к о н с т а н т о й  н е с т о й к о с т и .

1 Оми, А\.*!!=•
У-П Ом!..



Учитывая связь активности частицы с ее концентрацией (2.4) 
уравнение (4.3) можно переписать:

о11 ами 1МЫ  Уми ЧМ1.
" "  ам а{; [М ] [Ь ]»  Ум 'у Л Р " ' (4 '4)

где — концентрационная константа устойчивости, равная
м и

"•“ Т м г и г -  <4-6»
Зависимость коэффициента активности от ионной силы 

раствора передается уравнением (2.8), При логарифмирова
нии (4.4) и сочетании с (2.8.) получаем

(4.6)

где |3„ и [■)„ — термодинамическая и концентрационная констан
ты устойчивости соответственно; А — коэффициент, рассчитывае
мый по теории Дебая — Хюккеля (для водных растворов при 
25 ° А =  0.509); / — ионная сила \vz~f =  г 2т  1 — — т \ .

Чем выше заряды реагирующих частиц, тем больше эффект 
ионной силы. Область применимости уравнения (4.6) ограничи
вается растворами с ионной силой 0,7...0,8. При более высоких 
значениях ионной силы константы устойчивости с ростом ионной 
силы начинают возрастать.

В растворах с постоянной ионной силой концентрационные 
константы устойчивости сохраняют постоянство, что позволяет 
рассчитывать в растворах непосредственно равновесные кон
центрации.

Для нахождения констант устойчивости обычно используют 
специальные функции, легко вычисляемые из опытных данных и 
связанные простыми математическими зависимостями с констан
тами устойчивости._ Широкое распространение получила «функ
ция образования» п, предложенная Я. Бьеррумом:

„п .. „огде с{ и см — общие концентрации лиганда и иона металла-ком- 
плексообразователя (центрального иона) соответственно: \Ц — 
равновесная концентрация лиганда.

Функция образования п представляет собой отношение кон
центрации лиганда, связанного в комплекс или комплексы, к об
щей концентрации иона металла-комплексообразователя. По фи
зическому смыслу функция образования является своеобразным 
средним координационным числом и может изменяться от нуля, 
когда в растворе нет комплексообразования (с ° =  [Ь ] ) ,  до пре
дельного максимального значения координационного числа.

Связь функции образования с константами устойчивости 
можно установить на основании следующих соображений. Кон



центрация лиганда, связанного в комплексы М1_, МЬг, .... МЬп, 
будет равна

с? -  [Ь] =  [М1.| + 2[ми) + ... + М М М  

или, учитывая (4.5):
-  [Ь ] —  Р[ [М ] [Ц  +  2рг[М] [ 1 }2+  +  « Р Л М ] \Ц '\  (4.7)

Общую концентрацию металла можно представить суммой: 
с“ =  (М ] + [МЦ + (ми| + ... + [МЦ]

или с учетом (4.5)
с 1 =  [М ] +  М М ]  [Ь ] + М М ]  [ Ь ] г+  ... +  рг[М ] [ Ь ]1. (4.8)

При делении (4.7) на (4.8) получаем
сЧ - [ Ь ]  р . [ Ь ] + 2Р2| Ь 1а +  -  +  прп[ Ц п

п _  л :  1 + р ! (1 - ]+ р Д ]* +  ■+ м ц ч

Существует несколько методов расчета констант устойчивости по 
функции’ образования и другим экспериментальным данным. 
Наиболее точными являются распространенные в последнее 
время машинные методы расчета, основанные на статистическом 
принципе максимального правдоподобия.

При решении некоторых вопросов возникает необходимость 
найти долю данного комплекса МЬ,„, т. е. его относительную кон
центрацию: |ми,|

или

*ми — тг-
см

ря, [м| [1 Г  (4 9)

Подставляя уравнение (4.8) в (4.9), получаем

_________________ Р И М "1________________ (4.10)
*М1- ”  1 + р, [1-1 4- № Г +  ... + Р-.[ЦЛ '

Величина хМ1 может изменяться от хми =  0 (при [М и ,| =
— 0. т. е. при отсутствии данного комплекса) до *ми =  1 (при 
отсутствии других комплексов [М1„т] =  £,м)'

В  качество примера рассчитаем ири 25 °С  выход различных продуктов сту
пенчатого комплексообразования в растворе, содержащем 1,00-)<> мол ь/л 
Н е(('10 .,) 2 и 0,020 моль/л N801 в присутствии 0,5 М  Ж . Ю 4, предотвращают! и 
гидролиз иона Н К* + и обеспечивающей заданное значение ионнои силы,

В  растворе образуются хлоридные комплексы И щ и  , и  в»-и
Н^СЛГ , константы устойчивости которых в этих условиях равны. Рц^сг

=  5,50-Ю", р|1кС|, =  1,66-10н , рцкг( [, =  К48- 10м, рНкС1) =  1,45-Ю,й 
Равновесная концентрация хлорид-ионов в растворе будет близка к общей кон
центрации .того иона, т. е. [ С П  «  0,020 моль/л, поскольку концентрация
ионов Н й 2‘ много меньше.

Долю каждого комплекса рассчитываем по уравнению (4.Ш ).



t _________________ 5,50-10r,.2,0>10 2 _________
llK' J ' T +  5.50-l6h-2,0-Ю * +  1.66-I0 'j(2,(b 10 *)* +  1,48- 1014

(2,(M O  a):,+  1,4л- I0 l;’(2 ,0 - 10 *)< =1,37-10

1,66 • 101 ■*(2,0 ♦ 10 У  
I +  5,50. ¡0 °. 2,0-10 * +  1,60 • 101 *(2,0 • 10 2j J +

1,48 • 10H(2,0• 10 y +  1,45- 10I!'(2,0- 10 У  =  °-824(' ;

*H *a , = IU 4 6 6 ; =  0,0288.
Таким же образом рассчитываются молярные доли комплексов 

при других концентрациях хлорида. Результаты расчета представ
ляют графически в виде зави
симости хМ|.,„ =  / lg [ L|). Таким 
образом, получают д и а г р а м 
му  р а в н о в е с и й ,  или д и 
а г р а м м у  р а с п р е д е л е 
н и я  к о м п л е к с н ы х  ф орм .

Диаграмма равновесий в 
растворе хлоридных комплек
сов ртути представлена на рис.
4.1. Как здесь видно, большую 
область доминирования имеет 
комплекс H gC I2. Максималь
ная доля комплексов HgCl + и 
HgCl:7 едва достигает 40...50% 
и область существования за 
метных количеств этих компо
нентов очень невелика. При 
равновесной концентрации хлорида, близкой к 1,0 М  и выше, в 
растворе доминирует комплекс HgClj’" .

4.3. КОНСТАНТЫ УСТОЙЧИВОСТИ И ИЗМЕНЕНИЕ 
СТАНДАРТНОЙ ЭНЕРГИИ ГИББСА

Константа устойчивости (3° связана с изменением стандартной 
энергии Гиббса при образовании координационного соединения 
из центрального иона и лигандов уравнением

дс;" =  -  /*П пр ". (4 .П )
Величина AG" может быть рассчитана по стандартным энергиям 
Гиббса образования каждого участника реакции комплексообра- 
зования с помощью уравнения типа (2.14). Затем но соотношению 
(4.11) может быть рассчитана константа устойчивости.

Например, изменение стандартной энергии Гиббса в реакции

Н к а* +  2 С Г  =  HgCIa (4,12)
при 298,15K будет равно

‘' C i 2j =  р-р,
Н20 . станд. с., гип. недисс., 298,15/С) — VG '^Hg-2*, р-р, Н 20 , станд. с

298,¡5/С) 2Л/0'и(С1 , р-р. Н 20 , станд. с.. 298,15/С). ,» п .

Рис. 4.1. Диаграмма равновесий в рас
творах хлоридных комплексов рту

ти ( I I )



По справочным данным находим:
Л (Ои(Н ё С )2, р-р, Н 20 , станд. с., гип. недисс., 298,1 БАГ) =  — 177,23 кДж/моль;

р-р, Н 20 , станд. с., 298,15К )  =  164,68 кДж/моль;

Л/0°(('1  ", р-р. НгО, станд. с., 298,15/С) =  — 131,26 кДж/моль. 

Подставляем эти значения в уравнение (4.13):
д а "  =  — 177,23 — 164,68 — 2 ( -  131,26) =  -79 ,39  кДж/моль.

По уравнению (4.11) находим логарифм константы устойчивости Ь ^ С Ь :

, „и 79390 79390 79390 ,,}П |
lKPHgC.iv —  2,303/? Г  —  2,303-8.313-298,15 5707,93

4.4. ВЛИЯНИЕ ТЕМПЕРАТУРЫ НА РАВНОВЕСИЯ 
В РАСТВОРАХ КООРДИНАЦИОННЫХ СОЕДИНЕНИЙ

В  соответствии с уравнением (2.12) зависимость констант 
устойчивости от температуры имеет вид

=  (4.14)
с1Т ^ Т 7 '

где \ Н  -- изменение энтальпии в реакции комплексообразования 
(или тепловой эффект).

Из уравнения (4.14) следует, что константы устойчивости 
координационных соединений при протекании экзотермических 
реакций с ростом температуры уменьшаются, а при протекании 
эндотермических — увеличиваются. Тепловой эффект образова
ния многих, важных координационных соединений не превышает 
10,0...15,0 кДж/моль, что может вызвать изменение в константе 
устойчивости не более чем на 0,1 логарифмической единицы 
при изменении температуры на 10°. Во многих случаях с этими 
изменениями можно не считаться. Большим тепловым эффектом 
(40 кД ж/моль и более) сопровождаются экзотермические реак
ции образования многих аминных и некоторых других комп
лексов с нейтральными лигандами. Введение температурной 
поправки в таких системах может иметь уже существенный прак
тический интерес.

Температурная зависимость констант устойчивости у многих 
координационных соединений имеет вид вогнутой параболы, т. е. 
с ростом температуры устойчивость проходит через минимум.

Влияние температуры на равновесия в растворах координа
ционных соединений не ограничивается влиянием только на кон
станты устойчивости. Равновесия комплексообразования почти 
всегда осложняются равновесиями кислотно-основного взаимо
действия. Константы равновесия таких реакций также подчиня
ются уравнению (2.12) или (4.14), и полнота протекания любой 
суммарной реакции с ростом температуры будет увеличиваться, 
если реакция эндотермична, и уменьшаться, если реакция экзотер- 
мична. Кроме того, повышение температуры может вызвать проте



кание новых химических процессов; разрушение или окисление 
кислородом воздуха некоторых лигандов или комплексообразова- 
телей, гидролиз нолифосфатов и т. д.

4.5. УСЛОВНЫЕ КОНСТАНТЫ УСТОЙЧИВОСТИ

Реакция образования координационного соединения в реаль
ных условиях довольно редко протекает по схеме (4.1) в связи 
с многообразием форм существования в растворе центрального 
иона М  или лиганда Ь в зависимости от pH и состава раствора. 
Многие лиганды (анионы слабых кислот, амины и т. д.) облада
ют значительным сродством к протону и в растворе могут прото- 
нироваться:

+ тН* = Нтип-*‘
В  результате этих реакций равновесная концентрация лиган
да Ь‘- уменьшается. В  то же время кислая среда часто оказы
вается необходимой, чтобы предотвратить гидролиз иона метал
ла. В реальных условиях протонированные частицы Н!.. Н 2Ь 
и т. д. также могут выступать в качестве лиганда:

м + нь =  мнь

что еще более осложняет общую картину.
Наряду с основным в растворе может оказаться еще несколь

ко лигандов, введенных, например, как компоненты буферной 
смеси. В таких системах возникают к о н к у р и р у ю  щ и е 
р а в н о в е с и я  или происходит образование к о м и л ек с о в 
с р а з н о р о д н ы м и  л и г а н д а м и ,  что также приходится 
учитывать. Необходимость учета большого числа равновесий 
в растворе значительно усложняет математический аппарат и 
обычно требует применения ЭВМ .

Если, например, к аммиачному раствору нитрата никеля до
бавить водный раствор ЭД ТА (Н гУ *"), то простейшую схему 
взаимодействия можно представить уравнением

N¡(N11:»)«*4- =  М У *  +  '¿ЫН1 +• 41411, (4.15)

При более детальном рассмотрении этой схемы следует учиты
вать ступенчатые равновесия в растворе аммиачных комплексов 
и в растворе лиганда. Вместо одного уравнения реакции (4.15) 
в этом случае появится еще несколько:

№(Г>Ш:,)2* 4- Н2У а =  N1 У ' +  21ЧН./+ ЗЫНл

М (Ы Н ;() ^ 4- Н*У2 =  № У* +  2Г4Н«' +  21411:,

N¡(N»1.,)** +  НУ:Ь =  !41У  ̂ +  !4Н, +  5!4Н:,

N¡N14^'+  Н У  =  Ы1У2" +  ЫН.,'

]4Ц14Н.,)Л+4- У4- =  М У 2 +  (1N Н |



Чтобы учесть осе равновесия, очевидно, следует записать 
уравнения химических реакций и уравнения материального ба
ланса, а затем решить систему уравнений с многими неизвест
ными. Это путь трудоемкий и длительный, не всегда необходи
мый.

Для решения многих химико-аналитических вопросов деталь
ные трудоемкие расчеты химических равновесий не являются 
обязательными. Нередко бывает необходимо рассчитать концен
трацию координационного соединения только с одним интере
сующим лигандом или найти какую-то суммарную концентрацию. 
Такие расчеты легко выполняются с помощью так называемых 
к а ж у ш и х с я или у с л о в-н ых к о н с т а н т  у с т о й ч и- 
в о с т и ,  введенных Г. Шварценбахом. В данном случае услов
ная константа устойчивости этилендиаминтетраацетатного комп
лекса никеля в аммиачной среде будет иметь вид

■ И . 16)

где [ М ^ ] '  и |У 1 ] '  - суммарные равновесные концентрации 
соответственно ионов и У 4-', не связанных в М1У2 , а су
ществующих в растворе в другой форме.

Суммарная равновесная концентрация ионов М 2*, не свя
занных в N1 У 2", в данном случае будет равна:

[ N (“ 1 | ' —- |1\м'Ч +  |> Ш Ш '|  +  (N H .il г ' I +•••+ [N¡(N11,)в )• (4-17)

Разделим уравнение (4.17) на [М12+]:

[N¿(N»3)^
"[УТР+ 11 1 . (4.18)

Но
(N1 ( \Н .1)я =  [N H .il" {4.19)

При подстановке уравнения (4.19) в (4.18) получаем

=  1 +  ^ ] [N Н !| +  р2 | К Н 3| * » +  - +  М М Н . , | =  и ^ 1Ь. <4.20)| N1 " ]
Величину и^М)| или, в более общей форме, аМ|[_ называют к о э ф- 
ф и ц и е н т о м п о б о ч н о й  р е а к ц и и  или и-к о э ф ф и ц  и- 
е н т о м. Если побочных реакций нет, то [1.\ =  0 и [М ] ' =  |М ].

Аналогично находят коэффициент побочной реакции для ли
ганда, взаимодействующего с протоном. Суммарная равновесная 
концентрация У' -ионов, т. е. частиц, не связанных в комп
лекс N4V2 , будет равна:

[\‘ | ' =  |У‘ ] + |ИУ‘ | + | + |Н:)у | + (Н4V| .

[Отделим эту величину на [У1 ]:
IV 1 Г  . . |Н У ( ] [Н3Г*-\ [Няу-] |Н4У|
[V 1 | +  [у 4 )" + "¡у ^ Г  1у4 I ( У ' Т '



Слагаемые правой части уравнения (4.21) можно выразить через 
константы диссоциации кислоты и равновесную концентрацию 
ионов водорода:

{Н У 1 | [Н Ч  [Н 2У а" ]  [ Н ’~]
[У 4 ] К < ' (У 4 ] ' л '

Подставляем эти величины в уравнение (4.21) и находим коэффи
циент побочной реакции лиганда:

[У "|  К 4 К ъ К 4 К ' г К \ К - \  К \ К г К : \ К * 1У(11 • )•

(4.22)

Выражения (4.20) и (4.22) подставляем в (4.16):
Г N ¡У а ■ 3__________ Рк.у ' 23

|1МР + | «N¡N11! I иУ(Н п а М|М1,|1У(Н ■ )

Соотношение (4.23) связывает условную константу устойчи
вости с концентрационной и коэффициентами побочных 
реакций.

При фиксированном pH и постоянной концентрации дополни
тельного лиганда, в данном случае ЫНз, условная константа устой
чивости является величиной постоянной.

Чем больше коэффициент побочной реакции, тем меньше услов
ная константа устойчивости и, следовательно, тем меньше концен
трация М У 2"  в данных условиях.

Условные константы устойчивости имеют большое практиче
ское значение, поскольку при фиксированных pH и концентрации 
лиганда побочной реакции они постоянны и ими можно пользо
ваться в расчетах так же, как и обычными константами устойчи
вости. В то же время расчеты с использованием условных кон
стант значительно менее трудоемки, так как коэффициенты по
бочных реакций можно рассчитать заранее и табулировать.

4.6. СКОРОСТЬ РЕАКЦИЙ КОМПЛЕКСООБРАЗОВАНИЯ 
В РАСТВОРЕ

В зависимости от концентрации реагентов, температуры, раст
ворителя и индивидуальных свойств системы скорость ком- 
плексообразования изменяется в очень широких пределах. Реак 
ции образования и диссоциации многих комплексов с неоргани
ческими и органическими лигандами протекают очень быстро. 
Это так называемые л а б и л ь н ы е  к о м п л е к с ы .  Примером 
лабильного комплекса является тетраммин меди Си(ЫНз)4+, 
образующийся при смешении растворов соли меди и аммиака 
очень быстро и также быстро разлагающийся при подкислении 
раствора.

Комплексные соединения, внутренняя сфера которых реаги
рует очень медленно, или вообще не реагирует, называют 
и н е р т н ы м и .  Инертным является, например, Со(ЫНз)е+, 
Ре (С Ы )б- и другие, не разлагающиеся даже в очень кислом



растворе. Деление комплексов на лабильные и инертные не
сколько условно, так как резкую границу между этими группами 
достаточно обоснованно провести нельзя. По Таубе, комплексное 
соединение лабильно, если реакция с участием его 0,1 М  раство
ра заканчивается при комнатной температуре за 1 мин. Однако 
такой критерий остается произвольным.

М алая скорость образования комплекса при проведении ана
лиза чаще всего нежелательна, так как увеличивает длитель
ность анализа или вынуждает усложнять методику. Однако 
инертность F e (C N )ü - при осаждении цинка оказывается факто
ром уже положительным, позволяющим проводить осаждение 
без разложения ферроцианида.

Влияние температуры на скорость реакции передается урав
нением Аррениуса: k =  An~h/kl, где k — константа скорости; 
£ — энергия активации.

С ростом температуры скорость реакции комплексообразова- 
ния увеличивается.

! В о п р о с ы

1. Записать выражение для константы устойчивости коорди
национного соединения M L„. Зависит ли она от температуры, 
концентрации самого комплексного соединения и ионной силы 
раствора?

2. В каком растворе концентрация ионов никеля наименьшая 
и в каком — наибольшая: а) 0,1 М N iS0 4; б) 0,1 М  [N i(N H 3)e] S 0 4;
в) 0,1 M [N i ( N Н з) б] S 0 4 при содержании 1 моль/л N H 3?

3. Вывести формулы для расчета констант равновесия реакций 
растворения осадков в растворах: a) AgCI в N H 3; б) A gBr в 
Na2S20 3; в) Ag i в KCN ; г) Ag2C r04 в N H 3; д) N i(O H )2 в NH3;
е) HgS в K I; ж ) A g3P 0 4 в NH3; 3 ) Z n (O H )2 в NaOH.

4. Показать расчетом, изменится ли направление реакции 
взаимодействия: а) 0,1 M  C d (N 0 3) 2 и 0,5 M  N H 3 в присутствии
1.0 M KCN; б) 0,1 M  Z n (N 0 3) 2 и 0,5 M  N a2C20 4 в присутствии
1.0 M KCN; в) 0,1 M  C uSÔ 4 и 0,1 M N a2C20 4 в присутствии 1,0 М 
N H 3; г) 0,1 M  N iS 0 4 и 0,2 M Na2S в присутствии 1,0 M  N H 3;
д) 0,1 М A1CI» и 0,1 M  Na3P 0 4 в присутствии 1,0 M  KF; е) 0,1 М 
BiCLi и 0,3 M КС1 в присутствии 1,0 M  K I.

5. Почему H g S  не растворяется в концентрированной соля
ной или азотной кислоте, но растворяется в царской водке?

Д  З а д а ч и

I. Вычислить концентрацию ионов Cd2+ в растворе, 1 л кото
рого содержит 0,1 моль C d (N 0 3)2 и 2 моль K I.

В  указанных условиях практически весь ион C d 2+ связывается в комплекс
ный ион С dI * • Равновесие образования этого комплекса

Cà'2+ +  C d l ï "  
характеризуется константой устойчивости:



й ,« [сан~~1 . И)6 -  (С{,,+| |Г-р — и ь  ю.
При значительном избытке лиганда и достаточно большой константе ус то й 

чивости М О Ж Н О  НрИНЯТЬ, ЧТО 1С .П Г] = С ( ,:(|2- — 0,1 М О Л Ь/Л , |1 ] ==¿'1 — 4('( ;(|.' 1 =  
=*= 2 — 4-0,1 =  1,6 мол ь/л. Равновесную концентрацию аква-ионов кадмия р ас 
считывают по формуле

,0 /\ I
К ' ,1̂ ( 1 ____________ ---- ----------- -------- 1------ г  =  1,21• 10 14 мол ь/л .
М  ' ~~ Р(;„и  1,26 ■ 10 -(1,6)

Введение К1 в раствор Сс1(МО;<Ь понизило концентрацию Сл1'м от 0,1 
до 1,21-10 " моль/л.

2. Вычислить растворимость (моль/л) в I М  НВг.
Исходя из уравнения реакции растворении

■ +  2Н+ +  4 В г ' ,-± +  Н 2Й
1— 2х 1— 4* х х

найдем константу равновесия:

_  |НкВгЗ~] [Н ^1 [5а '| [Н ё 24 1 =  ПРн^РнкВгЦ 
К ~  [Н +П В г  г  ^ Т 1 н ^ Т .2

2,5-10'

Подставим равновесные концентрации в выражение константы равновесия:

(1 - 2 х )\ \  -  4х)’ =в6'4' 10

Значение К  достаточно мало, поэтому 1 — 2х да 1 и 1 — 4х да I моль/л. 
Отсюда х2 =  6,4- Ю-12 и х =  2,53-10" 6 моль/л.

3. Вычислить равновесные концентрации продуктов ступен
чатой диссоциации в 1 М [2 п (N Нз)4] (С Ю 4Ь .

В  водном растворе [ Х п ( Ш 3),| (С Ю *)*  практически полностью диссоцииро
ван на ионы г п (Ы Н :!)4+ и СЮ <, причем

с̂ лцчн,;;-* — флнмь).] н:ю.)1 =  1 моль/л; с’сю, =  Яб'^имы. (сю,), =  2 моль/л-

Диссоциация комплексного иона 2 п (Ы Н з )4+ происходит ступенчато.
Д ля расчета используем константы устойчивости аммиакатов цинка:

^(МНз)*-*-) ..... , 1П>. - ---N . ^ ^ 5 ,4 »»;
[гпй+] [ы н ;г — ’ 12п ] 1ЫН,1
12птН-*)?+1 л ГП |П4 12п(ЫНз)Г| _  г, 0 и-,«

=  \ г Л \  \ т , } 'г  =  2 ' т  '

Введем обозначения: и/л'1. «хгцчи.,)’'. агпцчн.п , «хшмь:', и «/«имюг 
молярные доли частиц.

При рассмотрении ионных равновесий установлено, что
1 М М Н ;,1  р 2 | N Н :(| 2

° 2 п 2 ------- р - • и 2 п (N11,)“ * —  [ )

РзГМН;»|3 Р, ^Н:,1 4 
“ ¿ п ( М Н , ) Г  = ----- □ -----  и а гп (М 1 .,)И 4 —  о  •



0 = 1 +  Ц, |МЦч| + ММН:)]2 + Р.ч [N1111 * + (̂4 |NН:(]
Чтобы вычислить молярную долю каждой частицы а „  необходимо знак, 

равновесную концентрацию ГЧ’Нз п данном растворе. Д ля ее расчет;! используем 
меюд последопательных приближений. В  первом приближении оценим равно
весную концентрацию М Н ;1 на основании суммарной константы образования:

'¿п2' + 4ЫН.1.-2п(КН:1).т'
ж 4х I —х

1̂4 —  —7 =  5,0 • 1 О*. х(4ху

Принимая I — х &  1 моль/л, получаем

5 О- 10Я-4Г =  ^  =  6,0• 10 '* моль/л.

Следовател ьно.

[N11 з] =  4(6,0 • 10 3) =  2,4 ■ 10" 2 моль/л и 0 =  262,0.

Отсюда ч.Лп„  =  1/262,0 =  3,82-10“ 3; а гп(Ш1<)п  =  3,65/262,0 =  1.39- 10' 
,1/п(N ¡1 ()^' =  15,5/262,0 =  5,92-10"2; =  76,0/262,0 =  2,90-10'
«гщ кп и !-  =  165,9/262,0 =  6,33-10

Составим контрольный баланс но ЫН.з: 

в комплекс 2 п (1\ Н :)) Г  его вошло 6,33-10"' • I -4 =  2,532 моль/л
» 2п(\Н ;0.^+ » * 2,90• 10 1 • 1 -3=  0.870 моль/л

» » 2 п (Ы Н ,)2+ » » 5,92• 10"2• 1 • 2 =  0,118 моль/л
» » 2 п (Ы Н л )2’ » » 1,39 • 10 а-1 • 1 =  0,014 моль/л

Всего в комплексы связано МН., 3,534 моль/л

Следовательно, несвязанного аммиака будет 4,000 — 3,534 =  0,466 моль/л. 
Э та  равновесная концентрация ЫНя существенно отличается от той, которой 
задались в расчете (2,4-Ю -2 моль/л). Дальнейшее решение задачи выполняем 
так, чтобы методом последовательных приближений найти, при какой концен
трации лиганда заданное и найденное по расчету значения ее совпадут. З а 
даемся [Ы Н :1] = 0 , 1  моль/л. При этой концентрации аммиака Э  =  55 785, 
а =  1.79-10 \  а 2п(ХН:у .  =  2,73-10 « 2п(МН,,^  =  4,82- Ю -3, и7п(Ш1 ) ? . =
—  0,099, а Ум{Ки^ ,  =  0,896.

Концентрация 1МН3, связанного в комплексы, составляет (0,896-1-4) +  
-+- (0,099- 1 -3) (0,005-1 -2) =  3,891 моль/л, а равновесная концентрация N14;), 
равная 4,000 — 3 ,891=  0,109 моль/л, практически совпадает с заданной 
0,1 моль/л. П ользуясь значениями а, последнего приближения, определим рав
новесные концентрации всех частиц в 1 М  [г п (N Н ^ 11 (С Ю 4)г:

^ Н ц ] =  1,09-1 0 '1 моль/л;

\2п21 | =  « 2па-с<[Ип(^Н^)4| (СЮ,)г=  1-79- IО-5■ 1 =  1,79- 10-5 моль/л; 

¡ г п ^ Н ; , ) ^ !  =  “ гнош о^^ггц м -ы «] (с :см г =  2,73 • 10 ' 4 ■ 1 =  2,73- Ю -1 моль/л;

[ 2 п  ( М Н ; ( ) $ + ) =  « г п (М Н .о 1 Р С (2п (И Н ,|< ] (С Ю ,)  г =  4 ' 8 2 ‘ 1 0 ~ 3 , 1 “
=  4,82-10_3 моль/л.

[2 п (NN.3)  ̂ ] =  «2п(NН я к ! (Nн.,)41 [СЮ,!г =  °>099, 1 =  °. °9 9  моль/л;
[ 2 п ( К ! Н ,! )4 + ] =  <12п(КН1)? + с 2 п ( К Н 1) , ]  ( С Ю , ) ,  —  0 '8 9 6  • 1 =  0 ,8 9 6  м о л ь / л .

Если концентрация лиганда намного превышает концентрацию центрального 
иона, то, очевидно, равновесная и общая концентрация лиганда близки между



собой, поэтому необходимость и метоле последовательных приближений о тп а 
дает. И этом случае и формулу для р подставляют общую концентрацию л и 
ганда.

4. Вычислить концентрацию иона-комплексообразователя в 
растворе, содержащем 0,1 моль/л Ай(ЫН:02<" и 0,5 моле»/л N14.4. 
Ответ: 2,36-10 н моль/л.

5. Вычислить концентрацию 1 ^ 2+ в растворе, содержащем 
0,01 моль/л Н £ (М О :))2 и 0.08 моль/л К I . Ответ: 5,78-10 27 моль/л.

6. Вычислить концентрацию Сс12'г в растворе, содержащем 
0,02 моль/л Сс1 (N 0 ,0 2 и 1 моль/л ЫНл. Ответ: 7,69-10 •' моль/л.

7. К  0,2 М  N¡504 добавили равный объем 2 М N14;). Вычис- 
лить концентрацию № 2+, если считать, что в растворе образуют
ся комплексные ионы N1 (N Нп)4“̂ . Ответ: 2,62-10 м моль/л.

8. В 1 л раствора содержится 0,1 м о льС ^ О .) и 2,4 моль ЫЬЬ. 
Вычислить концентрацию свободных ионов Сиа<, если считать, 
что образуются комплексные ионы Си(М Н.024. Ответ: 5 ,83Х  
X I  0_ 10 моль/л.

9. Ве>1 числить концентрацию Н £2+ в растворе, содержащем
0,05 моль/л { ^ ( N 0 ,5)2 и 0,4 моль/л N а С' I. Ответ: 1,88Х 
X  Ю” 14 моль/л.

10. В 0,6 М  К 2Си(СЫ).ч ввели цианид-ион так, что концентра
ция последнего получилась 0,005 моль/л. Определить концентра
цию Си+ в растворе. Ответ: 2,41 *10“ 24 моль/л.

11. К  раствору, содержащему 25,96 г/л СоСЬ, добавили рав
ный объем раствора аммиака с концентрацией 2,8 моль/л. В ы 
числить концентрацию свободных ионов Со2+, если считать, что 
в растворе образуются комплексные ионы С о ^ Ь Ь )2'*'. Ответ: 
8,51 • 10 моль/л.

12. Какое количество NH.1SC N  необходимо ввести в I л 
5-Ю-5 М  Н § (N Оз) 2, чтобы снизить концентрацию " до 
10 " '' мол ь/л за счет образования комплексных ионов Н§ (5 С Ы ) 2~? 
Ответ: 4,37*10 "4 моль/л.

13. Вычислить растворимость (моль/л) в 1 М N144 соедине
ний: а) 2п (О Н )г; б) AgBг. Ответ: а) 1,15-1 С)' моль/л;
б) 2,98-10""3 моль/л.

14. Вычислить растворимость (моль/л) А 1 (ОНз) в 1М N8014. 
Ответ: 0,909 моль/л.

15. Вычислить равновесные концентрации А^+, А£МНзь, 
А й ^ Н :1) 2+, N1̂ 3 в растворе, содержащем 0,05 моль/л 
[Аё(Ы Нз) 2 ] С Ю 4. Ответ: 3,12-Ю “ 4; 1,96-10'‘31 4,77- 10“ 2;
0,003 моль/л.

16. Вычислить равновесные концентрации М й2+, М§^Сг0 4 , 
М д (С 20 4)2_ , С 2О2- в растворе, содержащем 0,05 моль/л 
№ £ (N 0 3 )2  и 0,2 моль/л N 3 2 0 2 0 4 . Ответ: 1,62-10“ 4; 6,10-10"3; 
4,37* 10 ; 0,106 моль/л.

17. В 10 мл 2М  НС1 растворили 0,1267 г РеСЛг. Вычислить 
равновесные концентрации Ре2-", РеС1 + , РсСЬ, С1~, Ответ: 
6,20-10~3; 2,90-10 "2; 6,48-Ю " 2; 2,04 моль/л.



Г л а в а  5

ОСАЖДЕНИЕ И РАСТВОРЕНИЕ 
МАЛОРАСТВОРИМЫХ СОЕДИНЕНИИ

5.1. ПРОИЗВЕДЕНИЕ РАСТВОРИМОСТИ

Равновесие малорастворимого соединения М Д ,  с его насы
щенным раствором, в котором он диссоциирует нацело:*

М „Х 0(т ) =  р м (р ) +  (/Х(р) (5.1)

количественно может быть охарактеризовано константой равно
весия:

аМ,А„
Активность твердого соединения постоянна, поэтому она может 
быть включена в константу:

К Ч м , =  аМ  =  ” Р'' (5.2)

Полученная таким образом константа равновесия называется 
п р о и з в е д е н и е м  р а с т в о р и м о с т и  и обозначается 
как. П Р ° (по рекомендации И Ю П А К  произведение раствори
мости обозначается как /(¿.).

Существенно важно отметить, что произведение растворимо
сти характеризует не просто насыщенный раствор, но находя
щуюся в равновесии систему раствор--осадок. Величину П Р ° 
иногда называют т е р м о д и н а м и ч е с к и м  п р о и з в е д е 
н и е м  р а с т в о р и м о с т и  или п р о и з в е д е н и е м  а к 
т и в н о с т е й ,  отмечая тем самым, что в выражение константы 
равновесия входят активности, а не концентрации ионов.

Учитывая связь активности ионов с их концентрацией (2.4), 
уравнение (5.2) можно переписать:

П Р '1 =  =  | М П Х ] 'У м ^  =  М1Умт£-

Величину
[М | " |Х | *  =  п р

называют к о н ц е н т р а ц и о н н ы м  п р о и з в е д е н и е м  
р а с т в о р и м о с т и .  Зависимость этой величины от ионной 
силы передается уравнением типа (2.11):

|8 П Р  =  |К  И Р "  +  л « М  ( - ¡ - ^ т т г  “  (|’2/)  • (5.3)

где
=  рг'у̂  4- </2х- (5.4)

* Заряды ионов для простоты опущены.



При нулевой ионной силе численные значения Г1Р и П Р ° сов
падают.

При постоянной ионной силе величина П Р  может быть ис
пользована для проведения вполне строгих расчетов в системе 
насыщенный раствор —осадок. Для проведения приближенных 
расчетов нередко приравнивают П Р  =  П Р ° и в расчетах исполь
зуют табличное значение П Р °.

Произведение растворимости малорастворимого соедине
ния М РХ Я связано с его растворимостью простым соотношением.
В насыщенном растворе (5.1) растворимость соединения 
составляет 5 моль/л и концентрация ионов в этом растворе будет 
равна: [М] =  рЭ и [X] =  дБ. Подставляем эти значения в вы
ражение произведения растворимости, принимая П Р ° =  ПР:

ПР = [р5]"[1/5у= р'У$р'н'. (5'5>
Откуда ____

,5-6>

Соотношения (5.5) и (5.6) позволяют рассчитывать П Р  по раст
воримости и, наоборот, рассчитывать растворимость, если извест
но П Р. Например, для Ад2С204:

AgгC204 2A g ‘г С 2О 4
И Р ° =  а2А^-ас ./01- =  3,5* 10 ' " .

По уравнению (5.6) можно найти растворимость 

5 =  3 =  2,1 . Ю” '* моль/л.

Влияние ионной силы на произведение растворимости и, сле
довательно, на растворимость малорастворимого соединения пе
редается уравнением (5.3). Величина Ахг!, вычисляемая по со
отношению (5.4), для процесса растворения ионных соединений 
всегда положительна и в соответствии с (5.3) с увеличением ион
ной силы растворимость малорастворимого соединения и его П Р  
возрастают.

Рассчитаем в качестве примера по уравнению (5.3) произведение раство
римости АйгСгО« и затем его растворимость при ионной силе 0,6 :

|Й П Р =  -  10,46 +  (2-12 +  1 -22)0 .5 0 9 ( — 0|"  , -  0,2• 0,6^ —  -9 ,4 9 ;
М  + 0,6 !'1 '

3 / о о | п -10 
5 =  у  --- =  4,4.10-' моль/л.

Как  видно, в растворе с ионной силой 0,6 произведение растворимости АйгС^СЬ 
увеличилось примерно на порядок по сравнению с величиной при нулевой ионной 
силе, а растворимость соли возросла более чем в 2 раза.

Чем выше заряд ионов, образующих малорастворимое соеди
нение, тем больше возрастает П Р  с увеличением ионной силы.



5.1.1. Произведение растворимости и изменение 
стандартной энергии Гиббса при осаждении

Произведение растворимости является константой равновесия 
процесса растворения. Процесс образования осадка противопо
ложен процессу растворения, поэтому константа процесса осаж
дения будет величиной, обратной произведению растворимости, 
т. е. будет равна 1/11Р°.

Изменение стандартной энергии Гиббса при образовании 
осадка связано с произведением растворимости малораствори
мого соединения уравнением, аналогичным уравнению (2.13):

д с " =  -  Я П  4 - ^ =  Я П п П Р 0.

Величину Д0’° можно рассчитать по уравнению (2.14) и 
табличным данным термодинамического справочника, и затем 
найти произведение растворимости:

*  2,303 ЙТ

5.1.2. Условие выпадения осадка

|  Свойство насыщенного раствора сохранять постоянным произведение актив- 
* ностей (концентраций) ионов в соответствующих степенях называют пра

вилом произведения растворимости.

По правилу произведения растворимости невозможно су
ществование таких растворов, в которых произведение активно
стей (концентраций) ионов в соответствующих степенях превы
шало бы табличное значение П Р  при данной температуре. Если 
произведение активностей (концентраций) ионов в соответствую
щих степенях превышает П Р, то должно произойти образование 
осадка и концентрация ионов в растворе должна уменьшиться 
до таких значений, которые удовлетворяли бы правилу ПР. 
Таким образом, условием выпадения осадка является превыше
ние в данном растворе табличного значения ПР*.

Пользуясь правилом произведения растворимости, можно те
оретически обосновать условия осаждения осадков, их растворе
ния и условия протекания других реакций в растворе.

М ожно предвидеть, произойдет ли выпадение осадка при смешении растворов 
заданной концентрации, например при смешении одинаковых объемов 0,02 М 
растворов ВаС1г и N 32801. После смешения концентрация каждого иона за счет 
разбавления уменьшится в 2 раза и будет составлять [В а 2+] =  [5 0 4 ' !  —
—  0,01 моль/л. Их произведение равно ] ,0< 10' 2 • 1,0 • 10“ 2 =  1,0 ■ 10 Это число 
намного превышает табличное значение П Р Ва50 =•],!•  10~|(), поэтому при сме
шении 0,02 М  растворов ВаС1г и Ыа^ЭО^ образуется осадок ВаБО.!.

В  соответствии с правилом ПР, если концентрация (актив
ность) одного из ионов, входящих в выражение ПР, увеличива
ется, то концентрация (активность) другого уменьшается, и на

* Пересыщенные растворы не рассматриваются.



оборот, если концентрация (активность) одного будет умень
шаться, то другого — увеличиваться.

Это действие одноименного иона .лежит в основе многих мето
дов количественного осаждения и разделения и широко исполь
зуется в аналитической химии.

Рассчитаем, как изменится растворимость под действием одноимен
ного иона, когда концентрация оксалата натрия в растворе составит 0,2 моль/л. 
Ионная сила 0,2 М ЫагС.гО.! раина 0,6. Величина П Рд й>(̂ 0| при этой ионной силе 
составляет 3,2-10 . Вводим обозначения равновесных концентраций и подстав
ляем их в выражение произведения растворимости:

IА й н | =  х\ |С 20.? | =••• 0,2 (• 'Да-;

П Р =  [Л й Ч 2! ^  | -  х2((>,2 +  [/-,х).
Однако прежде чем проводить расчеты, заметим, что х -С 0,2 и следовательно
0,2 +  '/ 2х «  0,2. Из И Р  находим:

/•10.10 ~
[Л^*|  =  у  —'■— ----— 4,0- 10 г' моль/л.

Растворимость Лй^С^О^ в присутствии 0,2 М  N «̂ <1204 уменьшилась в 10 раз 
по сравнению с растворимостью в отсутствие одноименного иона при той же 
ионной силе.

Можно отметить, что одноименный ион оказывает значитель
но более существенное влияние на растворимость, чем ионная 
сила.

Правило произведения растворимости позволяет также рас
считать концентрацию иона-осадителя, при которой концентра
ция осаждаемого иона составит заданное численное значение.

Найдем, при какой концентрации иона В а 2"1 в растворе концентрация 
804 -ионов снизится до !•!()■* моль/л. В  соответствии с правилом 11Р

I IО 1 1 . 10 1(1
| В , , | - т г - ^ г й р - = м -| 0 * " мь/л'

т. е., если [В а 2‘н| ^  1,1 • 10 ', то |50ц | ^ 1 - 1 0  Этот пример еще раз иллю
стрирует влияние одноименного иона на растворимость малорастворнмого соеди
нения.

5.1.3. Произведение растворимости при неполной 
диссоциации малорастворимого соединения

Если малорастворимое соединение диссоциировано не пол
ностью, в растворе наряду с ионами существуют продукты его 
неполной диссоциации и, нередко, молекулы малорастворимого 
соединения. Это характерно для соединений, образованных неор
ганическими ионами с органическими реагентами (8-оксихиноли- 
ном, диметилглиоксимом и т. д.), а также для многих сульфидов, 
некоторых галогенидов и других соединений. Растворение не
полностью диссоциированного соединения МА происходит по 
схеме

МА ( т )  =  М А (р )  =  М ь +  А ". 

причем ионы М + и А - также находятся в равновесии с твердой



S M A =  |М А ] +  (М Ч  -  (M A I +  [А ]

ИЛИ

5мд = | М Л ] + - ^ - | М А | + 1 ^ .  (5.7)

Если рМА— константа устойчивости MA, то
(M A I = Р М Д[М + ] |А -1 =  |iMAU ( y v  (5.8)

Подставляя это соотношение в (5.7), получаем

S ma =  Рм дП Р.м  +  J 1!̂ p  =  »«дИ Рм* + ' <5'91

Уравнение (5.9) показывает, что растворимость неполностью дис
социированного соединения M A не может быть меньше, чем про
изведение РмдПРмл- К  этой величине, как к нижнему пределу, 
стремится растворимость соединения MA при увеличении кон
центрации одноименного иона в растворе. Например, у AgCI 
нижний предел растворимости составляет:

5 ЛкС1 =  Р А Е а 1 1 Р д к С | = 1 . 1 - | 0 3 - 1 .8-10  |П=  2,(1- 10 7 м о л ь / л .

Концентрация недиссоциированных молекул в насыщенном 
растворе малорастворимого соединения, образованного сильной 
кислотой, обычно очень невелика и не превышает 2...3 %  от 
общей растворимости соединения. Однако у соединений с орга
ническими осадителями и некоторыми другими веществами раст
воримость часто почти целиком определяется концентрацией 
недиссоциированных молекул при самых небольших избытках 
осадителя.

Известно, например, что малорастворимое соединение Fe'J+ с

8-оксихинолином (FeL;i, где L — анион 8-оксихинолина )
N О

имеет П Р  =  3,1 • 10_44, а константа устойчивости FeL :j состав
ляет 8,0-1036. Отсюда по уравнению (5.8) [Р еЦ ] =  3,1-10 ,,4Х  
Х8,0- 10:i6 =  2,5* 10"7 моль/л. Следовательно, в любых насыщен
ных растворах S ih „ ^  2,5-10"7 моль/л, хотя IIPt> i, =  3,1 • К )" '11.

5.2. УСЛОВНОЕ ПРОИЗВЕДЕНИЕ РАСТВОРИМОСТИ

Практическое применение правила произведения раствори
мости часто осложняется различными реакциями, в которые всту
пают ионы малорастворимого соединения. Анионы слабых кислот 
(Р О 4- , СО!) и т. д.) и многие катионы (Fe3'f , A l3+, Си2+ и т. д.) 
могут вступать в реакции кислотно-основного взаимодействия, 
катионы могут образовывать координационные соединения с при
сутствующими анионами или другими лигандами в растворе,



малорастворимое соединение в растворе может быть не пол
ностью диссоциировано и т. д. В результате этих процессов нару
шаются простые соотношения типа (5.5) между концентрациями 
ионов и растворимостью соли.

Для расчета равновесий в таких системах можно восполь
зоваться у с л о в н ы м п р о и з в е д е н и е м  р а с т в о р и м  о- 
с т и  П Р '.
|  Условным произведением растворимости называется произведение суммар

ной концентрации всех форм существования в растворе катиона малораст
воримого соединения на суммарную концентрацию всех форм существова
ния аниона этого соединения. Концентрации ионов при этом должны быть 
в степенях, равных стехиометрическим коэффициентам ионов.

Условное П Р ' связано с истинным соотношением
11Р' =  П Р а м ых, (5.10)

где а коэффициенты (или коэффициенты побочных реакций), 
которые могут быть рассчитаны таким же способом, какой был 
применен в расчете «-коэффициентов реакций комплексообразо- 
ваиия.

Однако при протекании реакции в гомогенной системе сум
марная концентрация реагентон всегда остается постоянной и 
эффект побочных реакций полностью учитывается «-коэффици
ентами. В случае реакций растворения протекание побочных ре
акций может вызвать увеличение растворимости осадка, т. е. уве
личение суммарной концентрации растворенного вещества, что 
усложняет расчеты.

Одной из причин, затрудняющих непосредственное примене
ние соотношений типа (5.5) для различных расчетов, является 
протекание процессов протолитического взаимодействия ионов 
малорастворимого соединения с водой.

При расчете произведения растворимости, например СаСО.ч, необходимо 
учитывать гю меньшей мере два процесса:

С аС О ч(т ) =  С аа » +  СОЗ 
СОК +  Н О Н  =  НСО:Т +  о н  <5' 111

I [ротолитическое взаимодействие иона Са*+ с водой происходит в очень неболь
шой степени и им можно пренебречь, так же как протолитическим взаимодейст
вием Н С О :; с водой. Растворимость 5<-.|(-0| будет равна:

5с;аш ( =  [С а '+| =  [С О Г  ] +  |Н С О :, |

Однако П Р ,:аШ| ф  [С а2+| 2, так как |С а “+| Ф  [СО? ].
Ранее было показано, что константа равновесия реакции (5.11) равна 

2,1.10 . Ввиду малого численного значения растворимости СаСОп в воде 
(1,15-10 ' мол ь/л) равновесные концентрации ионов в процессе (5.11) находим 
путем решения квадратного уравнения по формуле (3.25):

[ОМ [ =  |Н С О ,|  = - [ ,0 5 . 1 0  " +  / (- 1 ,0 5 -  Ю - У - Н  2,1-10 4 • 1 ,Г5Лот т =
=  8,2 • 10"г’ моль/л.

Отсюда

|СО| I —  5 — [НСО.Г| =  1,15-10 4-8 ,2 -1 0  5= 3 , 3 - Н ) Г' моль/л.



Произведение растворимости ОаООд будет равно
[ | p (.a (:0 i=  |Са241 (COÜ 1= 1,15-10  «.3,3-10 =  3,80• 10-!1.

П о  этим данным можно рассчитать также условное произведение раствори
мости С аС О з ( I I P ' ) ,  связанное с истинным I I P  соотношением (5.10). Величину 
«-коэффициента карбонат-иона рассчитываем по уравнению типа (4.22):

, , [н ч  (н ч 2. , R10)
=  1 + ~ кГ~  + ^ к Г -  ( 1

где К\ и К'г ступенчатые константы диссоциации НгСОп.
Находим

‘н '1 -  в д м о "  - Ш - ю -  ■«-/*
и подставляем в уравнение (5.12):

, , 1.22 • 10 10 , (1,22-10 -!,,)а 
и<;° '  —  1 +  4.80.10- т г +  4,80-10- "-4,5-10- ' 1И '

Условное произведение растворимости СаСОз равно

П Р ' =  П Р « Ш , =  3,80-10 9.3.54 =  1,35-10 *.

С растворимостью оно связано простым соотношением

5с.1(;о, =  / П Р сзсс к  ■ (5.13)
По уравнению (5.13) легко рассчитать растворимость CaGO.i в воде:

5СаГ0, =  /1,35- К )' 8 =  1.16-10 4 моль/л, 

что, естественно, совпадает с приведенным ранее значением.

Одним из достоинств П Р ' является предельно простая форма 
связи этой величины с растворимостью соединения при разных 
значениях pH. Трудоемкие вычисления «-коэффициентов можно 
выполнить заранее для широкого интервала pH и их табулиро
вать для последующего использования в различных расчетах.

5.3. РАСТВОРЕНИЕ МАЛОРАСТВОРИМЫХ СОЕДИНЕНИИ

Условие растворения малорастворимого соединения нетрудно 
установить на основании правила произведения растворимости.
|  Растворение соединения, т. е. переход вещества из твердого состояния в 
1 раствор, будет происходить до тех пор, пока произведение концентраций 

ионов в соответствующих степенях не станет равным произведению раство
римости.

В момент достижения П Р  увеличение концентрации ионов 
в растворе прекратится, хотя динамический характер равновесия 
между ионами в растворе и осадком сохранится. Если в такой 
раствор, находящийся в динамическом равновесии с осадком, 
ввести реагент, способный взаимодействовать с катионом или 
анионом или с тем и другим, то в результате взаимодействия 
равновесная концентрация ионов малорастворимого соединения 
уменьшится. Чтобы обеспечить концентрацию ионов в растворе, 
удовлетворяющую произведению растворимости, в раствор из 
осадка должно перейти некоторое количество вещества. Процесс



растворения пойдет или до полного растворения осадка, или до 
установления таких концентраций, которые будут удовлетворять 
произведению растворимости. Для растворения малорастворимых 
соединений используют сильные кислоты, комплексообразующие 
вещества, окислители и т. д.

5.3.1. Растворение под действием сильных кислот

Взаимодействие сильной кислоты с анионом слабой (X '") про
исходит по схеме

Н~ +  Х “ =  н х

в результате чего концентрация аниона X "  в растворе уменьша
ется. Если X — анион малорастворимой соли, то в результате 
сдвига равновесия вправо начнется растворение осадка. Напри
мер, равновесие в насыщенном растворе оксалата кальция 

СаСгО4-На0=Са8+ + С2О?- + На()

при введении сильной кислоты будет смещаться вправо за счет 
образования НСгО* -ионов:

+ н ‘ = н с2о,
а при дальнейшем увеличении кислотности в растворе появят
ся молекулы щавелевой кислоты:

Н С 20 4' +  Н ^ Н г С г О ч

В результате этих процессов равновесная концентрация С2О Г  - 
ионов уменьшится и из осадка в раствор должны поступить 
новые количества вещества оксалата кальция. Таким образом 
растворение оксалата кальция под действием сильной кислоты 
можно представить уравнениями:

С а С аО«-НаО +  Н + =  С а 1++  Н С гО ; +  Н иО 

СаСг04-Н20  +  2Н» =  С а ^  +  Н гС 20 4-Ь Н *0  

Растворимость соли будет равна:
5 = [С а ^ + ) (5.14)

ИЛИ
5 =  (С 2СЛ ] +  [НС,¿0 1  | +. [Нас 20 4|.

Концентрацию щавелевой кислоты и продуктов ее ступенчатой 
диссоциации выразим с помощью констант диссоциации кислоты 
и произведения растворимости оксалата кальция:

« г , , , 1» 1 / | Н ‘ | [ Н ' ] г \
1С а 2-] \  +  К-1 +  К , К - 2  )  ' ( 0)

Подставляем в уравнение (5.15) соотношение (5.14) и после не
больших упрощений получаем

5- > /,|Р(|+ Т Г + ©  <в-1б)



5 —  У  2 3 -10 -9 Г I  -I_____ 0 ,1 --- 1-------- ---------- г Л  =  3,4-10 ■' моль/л.
6 —  у ¿ , 6  \  5 , 4 .  Ю " 5 5 , 6 - К Г 2 ■ 5 , 4  • К ) -  /

Сравнение уравнений (4.22), (5.10) и (5.15) показывает, что 
выражение под знаком радикала в (5.16) является условным 
произведением растворимости СаС 2 0 4 , так как и-коэффиииент 
СгО^-иона имеет вид

I I |Н+1 I [Н Ч ’ М Л

При [Н +1=0,1 из уравнения (5.17) получаем

_ ,  ■ ° л . (а1)Д 16- ш3ас*о*- + 5^  10-б + 5 6. ш^-5,4 - 10“ в ”

По уравнению (5.10) находим условное произведение раствори
мости

1 1 Р '  =  П Р а г .Д ) | =  2 , 3  • 1 0 ” я  -5,1 6  • 1 0 :| =  1 , 1 9  • Ю - 6  .

И далее растворимость соли
5 =  / П Р Г =  1/ 1 , 1 9 - 1 0 ^ = 3 , 4 - 1 0 - 3 м о л ь / я .

5.3.2. Растворение осадков 
вследствие комплексообраэования

Процессы комплексообраэования вызывают уменьшение рав
новесной концентрации ионов в насыщенном растворе малорас
творимого соединения. Это смещает равновесие в системе рас
твор— осадок и вызывает, таким образом, растворение осадка. 
Например, при введении МНз в насыщенный раствор А^СI проис
ходит образование аммиачных комплексов серебра AgNH.f и 
А д (Ы Н ;}) 7 • Таким образом, в насыщенном растворе А^С1 в при
сутствии ЫНл будут существовать равновесия:*

А йС 1 (т) = А й+ +  С1 

А ЙС1 (Т) +  Ы Н з=  + С Г
АёС1(т) + 2ЫНэ = АК(МН;,)  ̂+ С1-

Растворимость А§С1 в растворе ЫН.ч можно представить суммой: 
5=  [Ав+] + ( А г ^ ]  + 1Аё (ЫН,),+ ] (5.18)

5 = [С Г ]. (5’19>
Слагаемые правой части уравнения (5.18) можно выразить через 
произведение растворимости, константы устойчивости и равно
весную концентрацию аммиака:

* АрС1 в растворе считается диссоциированным нацело.



rip
S  =  - | C T T <1 + P i  |N H ;1] -f [NH.-iJ2) .

Подставляем сюда уравнение (5.19) и после небольших упроще
нии получаем

5 =  /пр(1 + |i] [NH.il ~f- [h [NH^P”  (5.20)

в 0,1 М N H .4 растворимость AgCl будет равна:
S =  A 7 8 - I0  I +  2,1 - 10:i -0,1 f  1,7.10^0.1^1 =  5,5.10 < моль/л.

Сравнение уравнений (4.22), (5.10) и (5.20) показывает, что 
выражение под знаком радикала в (5.20) является условным 
произведением растворимости AgCl, так как «-коэффициент иона 
Ag^ рассчитывался по формуле

«Ае' =  1 + P i  [N H ,| -h fla IN H a|2.

При [N H .ч] =  0,1 моль/л u-коэффициент равен:
«Лц* =  1 + 2 ,Ы 0 ‘.0,1 + 1.7-107-(0.1)a=  1.7.10s.

Условное произведение растворимости AgCl рассчитываем по 
уравнению (5.10):

П Р ' =  I lP(tA(,t =  1,78 • 10 " 1 п- 1,7 • 10й =  3.0* 10 \

Отсюда растворимость AgCl в 0,1 М N H :i:
s =  \/ГП Р 7=  / з .0 .1 0 "6 = 5 ,5 .Ю - :i моль/л.

5.3.3. Растворение в результате 
оиислительно’восстановительных реакций

Применение окислительно-восстановительных реакций неред
ко является единственным путем растворения малорастворимого 
соединения. Типичным примером является растворение многих 
сульфидов. Например, сульфид меди C uS даже в концентриро
ванной соляной кислоте практически нерастворим (раствори
мость составляет величину порядка 10"7 моль/л). Однако уж е
ется*3 ЛСНН° Й аз0ТН()й кис-,,оте сульфид меди легко растворя-

3CuS (к ) + 8H N O s=  3Cu (NO.-,) 2 -J- 2 N O  -f- 3S +  4H20

Другим примером является Мп02. В азотной кислоте это соеди
нение нерастворимо, а в соляной растворяется легко:

М п 0 2(к ) +4НС1 =  М пС12+ С Ь  +  2Н20

что связано с восстановительными свойствами HCI.
В практических условиях анализа обычно применяют комби

нированные способы растворения. Часто эти способы взаимо
связаны. Например, HNO i действует как сильная кислота и как 
сильным окислитель. В  неорганическом анализе часто использу
ется смесь концентрированных соляной и азотной кислот — так 
называемая царская водка. Смесь этих кислот действует как



сильная кислота и как сильный окислитель и обладает, кроме 
того комплексообразующими свойствами (НС1 образует устойчи
в ы е 'комплексные соединения с ионом ртути ( I I )  и некоторыми 
другими катионами).

5.3.4. Влияние растворителя на растворимость

Раство ри м ость  вещ ества  при постоянных температуре и д а в 
лении определяется не только  свойствами самого вещ ества, но 
т а к ж е  свойствам и и природой растворителя. Некоторые вещ ества 
хорошо растворимы в воде, но нерастворимы в ряде органиче
ских растворителей, другие, наоборот, — хорошо растворимы во 
многих органических растворителях, но нерастворимы в воде, а 
третьи  хорошо раствори м ы  и в воде, и в некоторых органических 
растворителях. Н еводны е  растворители очень сущ ественно р аз 
ли чаю тся  по своим свойствам  и растворяю щ ей способности, по
этому вещ ества, хорош о растворимые, например, в спиртах или 
кстонах о ка зы ваю тся  нерастворимыми в бензоле или толуоле, и 
наоборот. П р ед ска за те л ьн ая  сила сущ ествую щ их  теоретических 
представлений о вли ян и и  природы растворителя на раствори
мость невелика, а известны е эмпирические правила носят качест 
венный характер и имею т массу исключений. Тем не менее накоп 
ленный эксперим ентальны й  материал по растворимости вещ еств 
в различных растворителях  и теоретические представления позво
л яю т во многих с л у ч а я х  обоснованно подойти к выбору раство 
рителя для проведения аналитических реакций.

Не потерял своего  значения, в частности , тезис о том, что 
«подобное раство р яется  в подобном», т. е. положение о том, что 
растворяемое вещ ество  и растворитель д олж ны  бы ть вещ ествами 
близкой химической природы. Как  правило, полярные вещ ества 
растворяю тся  в полярны х растворителях, а неполярные — н не
полярных. М ногие соли неорганических кислот и другие поляр 
ные вещ ества хорош о растворимы в таких  растворителях, как 
вода, низшие спирты  и т .д ., и малорастворимы в неполярных —  
бензоле, тетрахлориде углерода и др. Соединения с органиче
скими анионами р аство р яю тся  в неполярных растворителях, как 
правило, лучш е, чем  в воде. Углеводороды и другие неполярные 
вещ ества хорошо р аство р яю тся  в неполярных растворителях, но 
не растворяю тся в полярных. Резкой границы, разумеется, не 
сущ ествует, так  как  не все вещ ества я вл яю тся  типично поляр 
ными или типично неполярными соединениями.

Э л ектр о стати ческая  теория растворов связы вает  раствори
мость вещ ества с диэлектрической проницаемостью  растворителя. 
В  зависимости от сво й ств  растворенного вещ ества с ростом диэ
лектрической проницаемости растворителя растворимость может 
возрастать, у м е н ьш а ться  или проходить через максимум . Р а с тв о 
римость неполярных вещ еств, как правило, увеличивается с 
уменьш ением диэлектрической  проницаемости растворителя. ^

Логариф м растворим ости  некоторых солей связан  линеинои



зависимостью с обратной величиной диэлектрической проницае
мости растворителя (1/с), однако эта закономерность имеет до
вольно много исключений.

Введение неводного растворителя в водный раствор обычно 
вызывает понижение растворимости неорганических соединений 
Однако растворимость некоторых тиоцианатов, иодидов и дру- 
1их солеи Hg2C i2. С d и др.) при этом увеличивается.

Добавление неводного компонента часто используют в прак
тике для уменьшения растворимости и количественного выделе
ния соединений из раствора. Так выделяют, например. CaSO-i
K . U Ü 4  и другие соединения при введении спирта в исследуемый 
раствор. J

Теоретическое и экспериментальное исследование раствори
мости соединений остается одной из важных и актуальных задач 
аналитической химии.

5.4. ВЛИЯНИЕ ТЕМПЕРАТУРЫ НА РАСТВОРИМОСТЬ
Зависимость П Р  от температуры передается уравнением изо

бары химическом реакции (2.12) так же. как температурная за
висимость любой другой константы равновесия:

din П Р  д//
dT

где А Я  — изменение энтальпии (тепловой эффект растворения).
^Процесс растворения большинства малорастворимых соедине

нии в воде эндотермичсн (Д//>0), поэтому с повышением темпе
ратуры растворимость осадков, как правило, увеличивается. 
Известны также соединения, растворимость которых с ростом 
температуры уменьшается, как, например, C a S 0 4. 7 2Н*0, однако 
число таких соединений невелико. Температурный коэффициент 
растворимости у разных соединений весьма различен Раствори
с ь  некоторых веществ в области температур от комнатной до 

окГ и.3.м^,|яется в Д^ятки раз, как это наблюдается, например,
У Р Ы 2. У больш инства малорастворимых осадков растворим ость 
от температуры  зависит сравнительно  мало.

Изменение температуры влияет не только на растворимость 
но, нередко, и на состав осадков, особенно, если осадок является 
кристаллогидратом. Повышение температуры образования осад
ка обычно приводит к уменьшению числа молекул воды в крис
таллогидрате. Так, например, при температурах до 60 °С  сульфат 
кальция существует в виде дигидрата C a S 0 4-2H20, а выше этой 
температуры он превращается в C a S 0 4 •'/2Н 20. Такого рода про
цессы вызывают резкие изломы на кривой зависимости раство
римости от температуры.



5.5. РАВНОВЕСИЯ ПРИ ОСАЖДЕНИИ ДВУХ 
МАЛОРАСТВОРИМЫХ СОЕДИНЕНИЙ

При проведении осаждения почти всегда приходится учиты
вать вероятность выпадения в осадок нескольких соединений, 
поскольку в анализируемом растворе возможно присутствие не
скольких ионов, образующих малорастворимое соединение с 
осадителем.

Иногда бывает необходимо знать, какое из двух или несколь
ких соединений первым выпадет в осадок и на сколько процентов 
будет оно осаждено, прежде чем начнется осаждение второго. 
Эти вопросы решаются на основе правила произведения раство
римости.

Так как вещество выпадает в осадок, когда произведение 
концентраций составляющих его ионов в растворе превышает 
произведение растворимости, то, очевидно, первым будем выпа
дать то соединение, произведение растворимости которого будет 
достигнуто при минимальной концентрации осадителя.

Найдем какой из карбонатов будет выпадать первым, если в раствор содер
жащ ий нитраты серебра, кальция и бария концентрации 0,1 моль/л, добавлять

КЗР По произведению растворимости можно рассчитать, при какой концентрации 
начнется выпадение каждого из карбонатов.

Выпадение АйгСОз начнется при

«c o sr i _  n P AgjCOi_—  1 .2 - К Г 12 =  j 2 . 10-ю МолЬ/л;
1 0 3  1 [A g+ Г  (0 ,1>г

выпадение СаС С Ь начнется при

IC O M  -  П Рсаа^_---IO“ “ моль/л;
lL U i  1 _  [С а2+] О-'

выпадение ВаС О з начнется при

11рв,со,_  4.0-10_^=4(ь|0 Чмш ф  
1С° ' ! ! _  [Ва2+1 0,1

Расчет показал, что первым в осадок выпадать будет карбонат серебра, так как 
для достижения его произведения растворимости требуется минимальная кон
центрация СОН". последним начнет выпадать СаСО ,. Карбонат бария будет 
выпадать в осадок, когда концентрация CO.t -ионов достигнет 4,0-10 моль/.1, 
при этой концентрации [ С О И  содержание ионов A g f в растворе состарит:

[Д р +1 __ l /  1'2 , | ° — =1.7-10 ! м м ь/л .
[Ag V (СОМ У 4-10-°

Следовательно, полнота осаждения карбоната серебра в этот момент со
ставит 9 8 ,3 % .

В зависимости от природы реагирующих частиц, а также кон
центрации и температуры взаимодействующих растворов ско
рость реакций осаждения изменяется в очень широких пределах. 
Многие осадки выпадают практически мгновенно, образование 
других происходит в течение длительного времени: нескольких 
часов и десятков часов. Недостаточно большая скорость многих



реакций осаждения является существенным недостатком методов 
анализа, использующих эти реакции, так как увеличиваются 
затраты времени на анализ.

5.6. СООСАЖДЕНИЕ

Образование осадка в растворе осложняется протеканием 
различных сопутствующих процессов, называемых с о о с а ж 
д е н и е м ,  т. е. совместным осаждением.
|  Под соосаждением обычно понимают выпадение в осадок соединений произ

ведение растворимости которых еще не достигнуто и поэтому в огсу^твие 
других осадков они не осаждаются.

При соосаждении большое значение имеет взаимодействие 
ионов в растворе с поверхностью уже образовавшегося осадка 
и ряд других процессов, не учитываемых правилом П Р  Основ
ными причинами соосаждения бывают адсорбция, окклюзия изо
морфизм и некоторые другие.

5.6.1. Адсорбция

'  и Т о Рр ^ н т а )НаЗЫВаеТСЯ поглощение »'Щ ества поверхностью твердого тела

Этот процесс обратим, т. е. адсорбированные частицы нахо-
равновесии с частицами в растворе. Зависимость коли

чества поглощенного вещества от концентрации раствора при по
стоянной температуре называют и з о т е р м о й  а д с о р б ц и и ,  
!ипичная изотерма адсорбции приведена на рис. 5 1 Математи-

Л э К,1 г Г ю  рааИСНМ0СТЬ М0Ж6Т бЫТЬ выражена У Р а в н е н и е н

Ьс
+ Ьс ' (5.21)

где п количество адсорбированного вещества при равновесии' 
я - -  максимально возможное количество вещества, которое мо-

; с -  концентрация

По Лэнгмюру, на поверхности твердого тела имеются места 
с минимальном энергией, на которых могут адсорбироваться
Н  или ионы из, Ра™ Р *  образуя моноМОРлекулярный слои. Число таких мест (л * )  определя-
ет максимально возможное количество 
вещества, которое может быть адсор
бировано.^ В области небольших кон
центраций, как видно, изотерма ли
нейна. Действительно, при Ьс <  I зна
менатель (5.21) становится равным 
единице и уравнение переходит в

п =  ПпвЬс =  IV , (5.22) Рис. 5.1. Изотерма адсорбции



где |' -  коэффициент. Это у р а в н е н и е  л и н е й н о й  а д 
с о р б ц и и .

Однако известны случаи, когда зависимость количества ад
сорбированного вещества от концентрации раствора сущест
венно отличается от изображенной на рис. 5.1. Это может быть 
вызвано образованием на поверхности адсорбента не m o h o -, а по- 
лимолекулярного слоя, что не предусматривается теориеи Лэнг- 
мюра, а такж е тем, что поверхность реальных твердых тел не
однородна, и некоторыми другими причинами.

При адсорбции двух или нескольких веществ количество ад
сорбированного вещества будет определяться не только его кон
центрацией в растворе, ной  с р о д с т в о м  к а д с о р б е н т у . 
Сродство имеет существенное значение при адсорбции и одного 
вещества. При адсорбции нескольких веществ проявление срод
ства особенно заметно, так как возможно вытеснение одних 
адсорбированны х веществ другими, обладающими большим 
сродством, хотя имеющими, может быть, и меньшую концент-

Р* ^Адсорбция ионов на поверхности осадка характеризуется 
уравнением типа (5.21), но имеет некоторые особенности но срав
нению с адсорбцией молекул. Особенности связаны с избиратель
ной адсорбцией ионов ионным кристаллом и с зарядом ионов. 
В соответствии с п р а в и л о м  П а к е т а -  - Ф а я н с а - - !  а н а 
осадок адсорбирует из раствора те ионы, которые образуют наи
менее растворимое или наименее диссоциированное соединение 
с одним из ионов осадка. В  первую очередь на поверхности осад
ка адсорбируются ионы, входящие в состав осадка и имеющиеся 
в растворе в избытке. Например, при осаждении сульфата хлори
дом бария в начальный момент и до полного осаждении сульфа
та бария на осадке будут адсорбироваться SO., -ионы, так как 
в это время они находятся в избытке, а после полного осаждения 
BaSOa когда в раствор введен избыток хлорида бария, адсорои- 
ооваться будут ионы В а24. Эти ионы образуют первичный слои, 
связанный с осадком довольно прочно. К  ионам первичного слоя 
притягиваются ионы противоположного заряда (противоионыь 
которые удерживаются менее прочно и образуют так называемый 
в т о р и ч н ы й  или д и ф ф у з н ы й  с л о й .  В качестве проти- 
воионов вторичного слоя выступают ионы, образующие наименее 
растворимое или наименее диссоциированное соединение с иона
ми первичного слоя. При прочих равных условиях адсорбция 
иона увеличивается с увеличением его заряди. Число адсорбиро
ванных ионов возрастает также с увеличением поверхности осад
ка т е мелкокристаллические и аморфные осадки адсорбируют 
больше ионов, чем крупнокристаллические. С увеличением темпе
ратуры адсорбция уменьшается.



■ ? о и ^ е Г !1 ч Нм г ™ 1 ^ ТСЯ ВИД с0(каждения’ " Р и котором происходит захват примесей из раствора внутрь кристалла.

Одной из основных причин окклюзии является неравновесная 
адсорбция, когда скорость роста частиц осадка превышает ско
рость установления адсорбционного равновесия. Например при 
осаждении сульфата хлоридом бария в начале процесса при еще
п ^ , 0Мп ° сс^ждении 50?--ионов они будут адсорбироваться 
осадком ВаЪ 0 4 в первичным слой, а во вторичный будут притя
гиваться противоионы, например ионы Ы а+ При медленном до
бавлении осадителя ВаС12 адсорбированные на осадке ионы 
вследствие сдвига адсорбционного равновесия будут замещаться 
на ионы Ва и кристаллы Ва5 0 , будут расти. Если же раствор 
ВаС12 прибавляют быстро, сдвиг адсорбционного равновесия 
происходит лишь в небольшой степени и адсорбированные ионы
й в% п ° КАЗЫВаЮТ?я частично захваченными внутрь кристалла 

4' По такой же схеме происходит окклюзия при образова
нии многих других осадков.

Кроме неравновесной адсорбции причиной окклюзии может 
также быть механический захват примесей или растворите™ 
внутрь кристалла при образовании осадка.

5.6.3. И зом орф изм

!  ВИа1Тм Р<5 ,Т п Т пСВ0ЙСТВ°  И° Н0В замещать №  ДРУ™ в кристалле с образо- 
творов пеРеменного состава: смешанных кристаллов или твердых рас -

В состав изоморфных соединений входят близкие по разме
рам ионы и растворитель при одинаковом типе кристаллической 
решетки. Изоморфными кристаллами являются, например ВаБО , 
и К а 5 0 4.

И з  о м о р ф н о е  с о о с а ж д е н и е  подчиняется п р а в и- 
л у X л о п и н а :

и - ~  (5.23)

где О - - коэффициент кристаллизации, не зависящий от концент
рации; х - доля микрокомпонента, перешедшая в осанок- и - 
доля макрокомпонента, также перешедшая в осадок. ’ '

Из уравнения (5.23) получаем

Оу _  х
I — у \ —X ' (Г).24)

Доля макрокомпонента, переходящая в осадок, обычно иостоян-
трл,и?9т0му левая ЧаСТЬ УРавнения (5.24) постоянна и, следова
тельно отношение концентрации микрокомпонента н твердой 
фазе (х) к его концентрации в растворе (I - * )  также постоянно



Правило Хлопина позволяет предвидеть условия выделения мик
рокомпонента из раствора.

У процессов соосаждения есть свои отрицательные и положи
тельные стороны. В результате соосаждения происходит загряз
нение осанка, что отрицательно влияет на точность гравиметри
ческого анализа и, следовательно, этот нежелательный процесс 
должен быть сведен до минимума. В  то же время на процессах 
соосаждения основано выделение микропримесей из раствора и 
их концентрирование, что стимулирует поиски наиболее благо
приятных условий проведения этого процесса.

5.7. КОЛЛОИДНЫЕ РАСТВОРЫ

Образование к о л л о и д н ы х  р а с т в о р о в  может проис
ходить при осаждении и растворении осадков и в ходе некоторых 
других химико-аналитических процессов. В коллоидных систе
мах растворенное вещество находится в виде частиц размером 
10-7... 10“ 15 см, что намного превышает размеры обычных ионов 
и молекул в истинном растворе, но значительно меньше, чем 
размеры частиц, выпадающих в осадок. В  связи с такими разме
рами частиц вещество в коллоидном состоянии имеет развитую 
поверхность, способную адсорбировать большое число ионов, 
адсорбированные ионы в значительной степени определяют свой
ства коллоидных растворов и их особенности. С химико-анали
тической точки зрения важно отметить, что частицы коллоидного 
раствора проходят через обычные фильтры, применяемые в ана
литической химии, и не выпадают в осадок даже при длительном 
хранении. В  проходящем свете коллоидные растворы прозрачны 
и лишь при боковом освещении можно заметить, что они мут
ные Это явление называют э ф ф е к т о м  Т и н д а л я .  Обна
ружение эффекта Тиндаля является обычным экспериментальным 
доказательством существования коллоидного раствора.

Основной причиной устойчивости коллоидных систем явля
ется наличие электрического заряда на поверхности коллоидных 
частиц, который появляется в результате адсорбции ионов. Ад
сорбция ионов при образовании коллоидной частицы происходит 
по тем же закономерностям, которые наблюдаются при адсорб
ции ионов на осадках, т. е. преимущественно адсорбируются 
ионы, входящие в состав частицы и находящиеся в растворе в 
избытке Например, при образовании коллоидной частицы A g U  
в первую очередь будет адсорбироваться ион Ag , если добав
лять небольшое количество NaCl к раствору AgNO:s и адсорби
роваться С Г  если небольшое количество AgNO i добавлять к 
раствору N aC l. Заряд адсорбированных ионов нейтрализуется 
противоионами, которые находятся также в адсорбционном слое, 
а частично во втором так называемом диффузном слое, связан
ным с частицей менее прочно, чем ионы адсорбционного слоя. 
Таким образом, коллоидная частица состоит из я д р а ,  обра
зованного малорастворимым соединением, которое окружено



д в о й н ы м  э л е к т р и ч е с к и м  с л о е м  и о н о в .  Электро- 
неитральная в целом частица называется м и ц е л л о й  В  хи
мической формуле мицеллы состав ядра обычно заключают 
в квадратные скобки, а состав ядра вместе с адсорбционным 
слоем - в фигурные. Наиример, мицелла хлорида серебра в рас
творе AgNO, состоит из ядра AgCl, на котором адсорбированы 
главным образом ионы A g  ̂ и частично NO ;J , окруженные диф
фузным слоем NO.r-ионов и гидратной (в водных растворах) 
оболочкой. Состав такой мицеллы может быть выражен химичс- 
скои формулой

{ I AgC  11 „  пА g 4 «  -  * )N  О., Г  4 х N О ,

Коллоидные частицы в растворе несут одинаковый по знаку з а 
ряд, поэтому при столкновении они взаимно отталкиваются, пре
дотвращая укрупнение и сохраняя устойчивость системы во вре
мени. В целом коллоидный раствор остается, конечно, электро- 
нейтральным, так как каждая мицелла является электронейт- 
ральной частицей.

Коллоидные растворы подразделяют на г и д р о ф о б н ы е  
(в неводных растворах лиофобные) и г и д р о ф и л ь н ы  с (н не
водных растворах лиофильные). Гидрофобные частицы имеют 
малое сродство к воде, вязкость их невелика. К  их числу отно
сятся коллоиды иодида серебра, сульфида мышьяка ( I I I )  и мно
гие другие. Гидрофильные коллоиды в значительной степени гид
ратированы, а после высушивания их твердые остатки гигроско
пичны. Такими свойствами обладают, например, кремниевая кис
лота и некоторые другие сильно гидратированные оксиды. Устой
чивость гидрофильных коллоидов выше, чем гидрофобных. В а ж 
ным свойством гидрофильных коллоидов является их з а щ и т 
н о е  д е й с т в и е  на гидрофобные частицы. Введение лиофиль- 
ных веществ, таких, например, как желатина, повышает устойчи
вость гидрофобных коллоидов, имеющих такой же заряд.

При введении в коллоидный раствор электролитов происхо
дит сжатие диффузного слоя и даже его разрушение, в резуль
тате чего силы отталкивания между частицами уменьшаются, 
частицы слипаются и выпадают в осадок — происходит к о а г у- 
л я ц и я коллоидного раствора. Чем выше заряд противоиона во 
введенном электролите, тем при меньшей концентрации наблю
дается эффект коагуляции ( п р а в и л о  II] у л ь ц е — Г а р д и ) .  
Гидрофильные коллоиды коагулируют только при значительных 
концентрациях электролита. Коагуляции коллоидов способствует 
также повышение температуры раствора. Таким образом, для 
разрушения коллоидного раствора и его коагуляции необходимо 
нагревание и введение электролита.

Промывание водой вызывает удаление коагулирующего элект
ролита, что может восстановить условия устойчивого существо
вания коллоида и перевести осадок в состояние коллоидного 
раствора. Этот процесс называют п е п т и з а ц и е й  о с а д к и .  
Чтобы не допустить иептизацни осадка, для промывания обычно



применяют не просто воду, а промывную жидкость, содержащую 
электролит. Очень часто в качестве промывной жидкости исполь
зуют соли аммония, поскольку они удаляются при прокаливании 
и' не вызывают, таким образом, загрязнения осадка. .

I  В о п р о с ы

1. Понизится или повысится растворимость AgBr при добав
лении в раствор: а) 0,1 М  КВг ; б) 0,1 М  KNO 3 ?

2. Одинакова ли растворимость M g F 2 и ВаСОз, если известно, 
что их произведения растворимости близки между собой?

3. Растворимость каких соединений — B a S 0 4, СаСОз, AgCl, 
ZnS, (M g 0 H )2C 0 3 — не зависит от кислотности раствора? По
чему?

4. В  каком растворителе растворимость M g (O H )2 максималь
на и в каком минимальна: а) в воде; б) в растворе аммиака^;
в) в растворе аммонийной соли; г) в растворе минеральной 
кислоты?

5. В каком растворе будет более полное осаждение бария 
дихроматом: а) в 2 М  СНзСООН; б) в 2 М  НС1; в) в 0,2 М 
CH,iCOONa?

6. В  каком растворе растворимость гидроксида магния боль
ше: с рН7,0 или pH 10,0?

7. При каком pH (2,0; 7,0; 8,0; 9,0) растворимость CoS наи
большая? При каком наименьшая?

8. Почему СаСОз легко растворяется, а СаСг0 4  не растворя
ется в разбавленной уксусной кислоте, хотя оба соединения име
ют близкие П Р?

Д  Задачи
1. Вычислить И Р  фосфата серебра без учета кислотно-основ

ного взаимодействия, если растворимость этой соли в воде при 
комнатной температуре равна 4,58-10-6 моль/л. Вычислить pH 
насыщенного раствора Ag^PO^ Чему равно n P Ag)POl с учетом 
кислотно-основного взаимодействия?

В  насыщенном растворе A g 3P 0 4 существует равновесие 
A g jP O i (к ) =  3Ag+ +  Р О 4'

Рели растворимость соли 4,68• 10 6 моль/л, то в соответствии с записан
ным равновесием и без учета кислотно-основного взаимодействия

[Р О 4 — ] =  4,68■ 10-6 моль/л;
[A g +1 =  3- [ P O i ' l  =3-4,68- 1СГ6 моль/л.

По этим данным вычисляем П Рд 8,ро(:
И Р АкяР„ -  [Ag^]-' [ Р О М  =  (3-4,68- 10-6);,-4,68 -10-6=  1,3- Ю -20.

Образующийся при растворении ион Р О 4- взаимодействует с водой:

Р О 4 +  н р о 2«- +  о н -
х 4,68 • 10“ 6 — х 4,68-10 — х



Запишем выражение константы основной диссоциации иона Р 04" (Х р 0 > ):

К ьРО, -  ЕН Р 0 "~1 1 °Н ~1 [Н Р О Г  ] [О Н ~ | )Н~[
[РОМ [РОГ] [Н4] ~
Ку 1,0-10-'*— =2,0-10-2.

/Сн ро | 5,0- К)'

Основная диссоциация иона РО 4”  по первой ступени при концентрации 4 68 X  
х ш  моль/л протекает практически полностью, поэтому за наименьшую равно
весную концентрацию х берем равновесную концентрацию ионов Р 0 4,_ . г. с.

1р О "  \ = *  и |Н Р О Г 1 =  |О Н _ | =  4,68* 10 ' й — *  моль/л.

Подставим равновесные концентрации в выражение /Ср()1 :

X
Допустим, 4,68-10 °  — * « 4 , 68-Ю 6. Тогда

2,0- 10 '2-х =  (4,68- 10 6)2; *  =  1,1-И Г 8 моль/л.
Следовательно,

[ОН 1=4,68-10 0 *= 4,68* 10 '6— 1,1*10 « =  4.68-10 ь моль/л; 
pH =14,00+1^4,68- 10 '’ =  8,67.

Взаимодействием катиона А у + с водой можно пренебречь, так как константа 
равновесия очень мала ( К \ ^  =  2 • 1 0 '|2). При Г 1  =  3-4 68 • 10 " =  I 40 V
cтaадяeт■aЛЬ//',l И ] = 4 ,б £  10""*’ моль/л концентрация А йО Н  в растворе со-

1А КОН| = р Дй0Н\ А ^ }  [О Н  | =2- 10й-1,40-¡ 0 '5*4,68- 10“ *’ =  1,38- 10 м моль/л.

г. е всего 0,1 %  от начальной концентрации ионов Ад* .  Следовательно, поправка 
к pH учитывающая взаимодействие катиона с водой в насыщенном раствщн-

1, несущественна. П Р ДкзР0<, вычисленное с учетом гидролиза, составит

11Р а*.,ро,= |А е +13 (РОЗ ] =  (3-4,68-10 -в)-ч(1 ,1 * Ю -и) =  и,04-10 *«.

Это значение П Рд в,р0< значительно отличается от величины, найденной без учета 
кислотно-основного взаимодействия.

2. Рассчитать, при каком минимальном pH возможно коли
чественное разделение ионов М п2+ и Си2+ в виде сульфидов при 
насыщении раствора сероводородом (сЩ = 0 ,1  моль/л), если кон
центрации их соответственно равньг с?, . ,= 0  03 и г° , __
=  0,05 моль/л. М" Ч,,- —

При насыщении сероводородом раствора, содержащего ионы Мп-’ и С и 2' 
возможны реакции образования сульфидов:

М л 21 + 1 - Ь 5 «М п 8  +  2 Н* ( К
С и 2* +  Нг$ Си5 +  2 Н " (2)

Вычислим константы равновесия реакций ( 1) и ( 2 ):

1Н + >* 1Н Т  [5* |
[ М п ^ Т Г Н г Б ]  [М п 2 * ] [ Н ^ ]  [Б 2-)

К 1Л 2,5- 10"2П
п р Мп8 2,5-10

1,00- 10



*  [Н  + 1> Л ',, _ 2 . 5 - Ю - И _ , п . , п - *
' 1Си2 + ] [ В Д  Г1Р,:и5 6.3-10

Численные значении К\ и А’г показывают, что более вероятно осаждение 
сульфида меди.

Вычислим, при каком минимальном pH не будет (каждения сульфида мар- 
1 ганиа. Обозначим равновесную концентрацию ионов Н -1- через х. Тогда |Н | =  

==д: мать/л; [М п2+] =  0,03 моль/л и [Н^Э) — 0 ,1 моль/л.
Подставим равновесные концентрации в выражение К\:

,:2
К. = ] ,00-10 •

отсюда

0,03-0,1 ’

х=. [Н  г] =  /0,03-0,1 • 1,00-10 111 = 5 ,5 - И) " 7 моль/л

рН =  — I£5,5• 10 ' 7 =  — (770,74) =  6,26.
Вычислим равновесную концентрацию ионов меди при этом pH, используя К -1

= 4,0- 10'\[Н +12 ¡5,5-10 У
w [ Cu2 f ] ( H2S| [Cu т ) • 0,1 

отсюда

1 —  —— “ -=7,56- IO-1’8 мать/л.
,UU 1 0,1-4,00-10|S

Концентрация меди в растворе значительно меньше 10_ь моль/л, характеризую
щей количественное осаждение данного иона.

Таким образом, при рН6,26 и ниже сульфид марганца не образуется, а 
ионы меди количественно осаждаются в виде CuS.

3. Вычислить П Р : а) хромата серебра, если в 500,0 мл воды 
растворяется 0,011 г. Ag2C r0 4; б) бромата серебра, если в
200,0 мл воды растворяется 0,35 г A gBrO j; в) пиро^осфата ба
рия', если в 100,0 мл воды растворяется 8,78-10 г ВагРгОт;
г) PbC IF если в 250,0 мл воды растворяется 3,52-10' моль этой 
соли; д) селенита цинка, если в 200,0 мл воды растворяется 
5,30• 10—3 г Z n S e 0 4; е) фторида кальция, если растворимость 
С аР2 2,16-10"4 моль/л; ж ) тиоцианата меди ( I ) ,  если в 500,0_мл 
воды растворяется 4,21 • 10—h г CuSCN . Ответ а) 1,2-10 ;
б) 5,5-IO“ 5; в) 3,0-10-"; г) 2,8-1 (Г9; д) 1,9*10“ 8; е) 4,0-10 ; 
ж ) 4,8-И Г 15.

4. Вычислить растворимость (г/100 мл), если известно ПР.
а) Hg2C l2; б) A g V 0 3; в) AgSCN; г) B a S e 0 4; д) Ba;)(As04) 2;
е) Ag3F e (C N )6; ж ) C o H g (S C N )4; з) C s B F 4; и) К.чСо(М02) 6; 
к) Cd2F e (C N )6; л ) U 0 2N H 4P 0 4; м) K2S iF 6. Ответ: а) 3,0-10 ",
б) 1,5-10“ 2; в) 1,7-10“ 6; г) б,3-10“ 3; д) 2,6- 10~у; е) 7,4-10 5;
ж ) 6,0-10~2; з) 9,8- 10-2; и) 9,0-10~2; к) 4,4-10 5; л) 6,3-10 rt; 
м) 0,132.

5. Вычислить растворимость (моль/л); a) AgCl в воде; б) AgCl 
в 0,01 М  K C l; в) С аС 20 4 в воде; г) СаС20 4 в 0,01 М  (N H 4)2C20 4;
д) S r S 0 4 в воде; е) S r S 0 4 в 0,1 М K 2S 0 4; ж ) Hg2C l2 в воде;
з) Hg2C i2 в 0,1 М  КС1; и) A g I0 3 в воде. Ответ: а) 1,33-10 ';



б) 1,78-10 8; в) 4,80- 10"'; г) 2,3-10” 7; д) 5,66-10-4; е) 3 2-10 е-
ж ) 6,88-К )“ 7; з) 1,3- 10""'’; и) 1,73- 10 4.

6. К 150,0 мл насыщенного раствора А^С! прибавлено 10,0 мл 
3%-ного раствора ЫаС1. Какова концентрация (моль/л) иолов 
серебра будет в растворе? Ответ: 5,56-10-9 моль/л.

7. К 20,0 мл 0,08 М КацАьСЬ прилили 30,0 мл 0,12 М А^РчЮ:). 
Какая масса мышьяка останется в растворе? Ответ: 1.73-10"2 мг,

8. Какой объем 0,1 М (N Н.») 2О2 0 1 следует добавить в I л н а 
сыщенного водного раствора СаС^О.) для понижения его раство
римости до 0,1 мг/л? Ответ: 30,4 мл.

9. Какова концентрация ионов магния в растворе М е Ю Н Ь  
если pH 11,5? Ответ: 6,0-10 5 моль/л.

10. При какой концентрации ионов магния начнется выпаде
ние осадка Л ^ (О Н )2 из раствора, имеющего рН8,7. Ответ: 
0,24 моль/л.

П . Раствор содержит 0,02 моль/л В Г  и 0,003 моль/л I " .  П о 
казать расчетом, можно ли разделить эти ионы при помощи о саж 
дения солью свинца? Ответ: Нельзя.

^ Р и каком минимальном pH начнет выпадать осадок: 
а) Ре8 из 0,1 М  Ре3 0 4; б) Со5 из 0,05 М  СоСЬ; в) МпБ из 0,1 М  
МпС1а при насыщении раствора сероводородом (с., ч= 0  1 моль/л) 
Ответ: а) 2,15; б) 0,75; в) 6,0.

13. Образуется ли осадок: а) А 1 (О Н )3, если в 0,02 М  А1С1-* 
создать рНЗ,2; б) Ре (О Н ).„ если в 0,05 М  РеСЬ создать рН2 5? 
Ответ: а) ПИ  7,80-10’ 35, не образуется; б) ПИ  5,85-Ю “ 40. ’не 
образуется.

Г л а в а  6 

РЕАКЦИИ ОКИСЛЕНИЯ — ВОССТАНОВЛЕНИЯ
«.1. УРАВНЕНИЯ 

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ РЕАКЦИИ

Характерной особенностью реакций окисления — восстановле
ния является переход электронов между реагирующими части
цами. Частицу, принимающую электрон, называют о к и с л и 
т е л е м ,  а отдающую электрон — в о с с т а н о в и т е л е м .  Н а 
пример, в реакции

Кеач 4- С е 4+=  Р е :и' +  С е ;!+ (6 .1 )

электроны от Ре2+ переходят к Се4+, в результате чего степень 
окисления (и положительный заряд) иона церия уменьшается, а 
иона железа увеличивается. Ион Се4+ в данном случае является 
окислителем, а ион Ре2+ — восстановителем. Таким образом, 
процесс окисления одного вещества оказывается неразрывно с в я 
занным с восстановлением другого, поэтому реакции этого типа 
называются о к и с л и т е л ь н о - в о с с т а н о в и т е л ь н ы м и .

Каждую окислительно-восстановительную реакцию можно



представить как сумму двух полуреакции, одна из которых отра
жает превращение окислителя, а другая — восстановителя. Н а
пример, в реакции (6.1) уравнение полуреакции с окислителем 
имеет вид

С е4+ +  е~ =  Се')+ (6.2)

а с восстановителем
Реа+= Ь У + +  е“  (6.3)

Суммирование (6.2) и (6.3) дает уравнение химической реакции 
(6.1). Вполне понятно, что при суммировании необходимо пре
дусмотреть, чтобы в соответствии с законом электронейтрально
сти раствора число электронов, отдаваемых восстановителем, 
было точно равно числу электронов, принимаемых окислителем. 
На этом основан, в частности, э л е к т р о н н о - и о н н ы й  м е 
т о д  подбора коэффициентов в окислительно-восстановительных 
реакциях, наиболее наглядный и универсальный. Если в резуль
тате реакции происходит перестройка сложной многоатомной 
частицы, содержащей, например, атомы кислорода (МпО^, Н 2О 2 
и т. д.), для уравнивания числа атомов в уравнение полуреакции 
в качестве участника процесса могут быть включены ионы водо
рода, гидроксид-ионы или молекулы воды. Если реакция происхо
дит в кислой среде, в уравнение полуреакции можно включать 
ионы Н +, если в щелочной — ОН' -ионы.

Найдем стехиометрические коэффициенты уравнения реакции окисления Ре2+ 
в кислой среде перманганатом:

Р е ^ + М п С Х  - Р е 'Ч - М п 2+

Окислитель МпОц в результате реакции превращается в ион М п2+:
М п О Г -*М п2"

Чтобы уравнять число атомов в обеих частях уравнения, в левую часть полу
реакции вводим 8Н + , тогда в правой части следует записать 4НоО:

М п04  + 8Н-’- =  М п2++ 4 Н 20
Д ля уравнивания числа зарядов в левую часть следует ввести 5 электронов:

МпО< + 8Н + +  5е = М п 24 Ч - 4 Н 20  (6.4)

К ак  видно, для определения числа принятых электронов не потребовалось ни
каких сведений о степени окисления, валентности и т. п. характеристиках реаги
рующих частиц. Полуреакиия с Ре2+ в данном случае не отличается от (6,3). 
Чтобы уравнять число отдаваемых и принимаемых электронов, коэффициенты 
полуреакции (6.3) необходимо умножить на 5:

5Ре* * =  5Ре',+ +  5е~ (6.5)

При суммировании (6.4) и (6.5) получаем

МпО.Г +  5Ре2+ +  8Н г =  М п2+ +  5Ре3' + 4 Н 20  (6.6)

Обычно уравнения полуреакции записывают непосредственно 
одно под другим и справа от уравнений за вертикальной чертой 
указывают поправочный множитель, на который следует умно
жить стехиометрические коэффициенты полуреакции, чтобы урав-



пять число отдаваемых и принимаемых электронов. В  рассмот
ренном примере эта запись будет иметь вид

MnOS +  8Н+ +  5е = M n i+ +  4H20  1 
Fe2+= F e J+ +   ̂ 5

МлО< +  5 F e ^  -f 8Н + =  +  5Fe3+ +  4 H ,0

6.2. ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ 
ПОТЕНЦИАЛЫ

Разделение окислительно-восстановительной реакции на полу- 
реакции является не только формальным приемом, облегчающим 
толкование процесса передачи электронов или подбора стехио- 
метрических коэффициентов, но имеет вполне определенный фи
зический смысл. Компоненты каждой полуреакции можно помес
тить в разные сосуды и соединить их с о л е в ы м  м о с т и к о м 
(полоской фильтровальной бумаги, смоченной раствором К О ,  или 
стеклянной трубкой, заполненной раствором К О ) .  Если теперь 
в каждый сосуд опустить инертные электроды (платиновые про
волочки или пластинки) и замкнуть их на гальванометр или под
ключить к потенциометру, то прибор покажет наличие тока 
(рис. 6.1). Во внешней цепи через платиновые проволочки и галь
ванометр будут переходить электроны от Fe2+ к Се'1+ и начнется 
реакция (6 .1). Через некоторое время в сосуде с Ре2+ можно 
обнаружить ионы Fe'i+ как результат реакции (6 .1).

Устройство, схематически изображенное на рис. б. I, называют 
г а л ь в а н и ч е с к и м  э л е м е н т о м ,  а каждый из сосудов, 
содержащий раствор и платиновую пластину, — электродом или 
п о л у э л е м е н т о м ,  хотя собственно «электродом» часто на
зывают платиновую или другую пластину, служащую проводни
ком электронов. При проведении реакции в гальваническом эле
менте химическая энергия превращается в электрическую. Элект
родвижущая сила ЭД С  гальванического элемента может быть 
измерена с помощью п о т е н ц и о м е т р а .  Она непосредст
венно характеризует способность 
электронов данного восстановителя 
переходить к данному окислителю.
ЭД С  является разностью потенциа
лов двух электродов:

Э Д С  =  £, — £ 2, (6.7)

где £ | — потенциал окислителя; 
£ 2 — восстановителя.

Каждый электрод или полуэле- 
мент представляет собой систему из 
окисленной и восстановленной форм 
данного вещества (редокс-систему). 
Эту систему называют также окис-

J

Рис. 6.1. Схема гальваниче
ского элемента:

/ — платиновые электроды; 
2 — электролитический ключ; 

3 — потенциометр



л и т е л ь н о-в о с с т а н о в и  т е л ь н о й  или р е д о к  с-н а- 
рой .  Примерами таких редокс-пар являются Р е '+/Ре '+, 
Се4+/Се34 , МпО-| /М п2+ и т. д. Термин «редокс» произошел в 
результате сочетания латинских слов ге(1исКо (восстановление) 
и охусЗ (окисление). Потенциал отдельной окислительно- 
восстановительной нары измерить невозможно. Однако относи
тельные характеристики нар (потенциалы электродов или элект
родные потенциалы) можно легко получить, если каждый элект
род комбинировать с одним и тем же электродом, условно вы
бранным за стандарт. В  качестве такого электрода выбран 
с т а н д а р т н ы й  в о д о р о д н ы й  э л е к т р о д .  Это электрод 
из платинированной платины, омываемый газообразным водоро
дом при давлении в 1,013-105 Па ( I  атм) и погруженный в ра
створ кислоты с активностью ионов водорода, равной единице. 
Платинированная платина поглощает газообразный водород и 
электрод действует так, как будто он состоит из газообразного 
водорода, находящегося в равновесии с ионами Н + в растворе:

н и  Г) = 2 Н 4 + 2 е

Потенциал стандартного водородного электрода принят равным 
нулю при всех температурах. Следовательно, если в уравнении
(6.7) принять ¿'2 =  0, то получим

эд с = /-;

Таким образом,
■ потенциал данного электрода — это ЭД С  элемента, состоящего из данного и
■ стандартного водородного электродов.

Зависимость окислительно-восстановительного потенциала Е  
от концентрации и температуры передается у р а в н е н и е м  
Н е р 1 \ с т а :

£  =  +  ( 6 . 8 )

где Е [) - с •]' а н л а р т н ы й о к и с л и т е л ь и о - в о с с т а н о- 
в и т е  л ь н ы й п от  е п ц и а л; I? - универсальная газовая по
стоянная, равная 8,312 Д ж / (м о л ь• К ) ; Т — абсолютная темпера
тура; Р  — постоянная Фарадея, равная 96 500 Кл; л — число 
электронов, принимающих участие в электродном процессе; и,,*,

—  активности соответственно окисленной и восстановленной 
форм вещества*.

Если все участники полуреакции находятся в стандартном 
состоянии (при активности, равной единице), т. е. растворенные

* Строго говори, а„, и аго(| должны быть возведены в степень, равную сте- 
хиометричеекому коэффициенту этих веществ в уравнении полуреакции. Однако 
это не сделано, так как у большинства химико-аналитических гюлуреакций сте- 
чномстрические коэффициенты равны единице и только в некоторых отдельных 
случаях, таких, как С ггО? /2Сг” . эти коэффициенты отличаются от единицы.



вещества находятся в гипотетическом одномолярном растворе, 
в котором их коэффициенты активности равны единице, а чистые 
вещества в наиболее устойчивом физическом состоянии при дан
ной температуре и нормальном атмосферном давлении, то

и«« , I ох I у.,,
I n --------- =  111- 7 ------—  =  111 I =  o.  ( 6 .9 )«-„I fred) 7r„,i '

Из соотно1иения (6.8) следует, что при этих условиях Е  — Е 11. 
В уравнении (6.8) учтена связь активности и концентрации:

а  =  ус, ( 6. 10)

где у — коэффициент активности.
Таким образом,

| стандартным окислительно-восстановительным потенциалом называется по-
■ тенциал системы, в которой все участники полуреакции находятся в стан

дартном состоянии, а растворенные вещества — в стандартном растворе.

Если в уравнение полуреакции входят Н ОН "-ионы или 
какие-либо другие, то их активности также следует включить в 
уравнение Нернста. Например, потенциал редокс-пары окисли
теля в реакции (6.4) вычисляется по уравнению

V  _ _ с о  , R T  , |М пО < ) [ Н * ] в Ymho, Ym 1Milo* /Mtr' — ÈMno, /Мп!' --- 1.. v,,-------г------  (6.11 )Ъг |Mn ) YMn*i
Здесь также использовано соотношение (6.10). Равенство 

£мп0 «/мпа-=£м,!0 </м1г'- реализуется, когда [M nO ï] — 1, [Мп2+| — 
=  1 и [H f ] =  I моль/л и коэффициенты активности всех частиц 
равны единице.

При подстановке численных значений констант в уравнение
(6.8) и переходе к десятичным логарифмам и температуре 25°С 
получаем Е = д„+ м и  , J ! ^  ООН, ¡ 1 ^

п н а , п  R [ rod]  у,,.,,
ИЛИ

Уравнение (6.13) можно мереписать:

Е =  /■'«11 -I- 0,059 1г ^
~Г  п к [ red | ’

где
coin г-d , 0,059 7„чЕ< )=t (К. 14)п Yr.'d

Величину £(|(,) называют ф о р м а л ь н ы м  п о т е н ц и а л о м .  
Как видно, £ =  £0(|), если fox] =1,0 и (red) =  1,0.
| Формальный потенциал характеризует систему, в которой концентрации 

всех участников (а  не активности) равны 1,0 моль/л.

Уравнение (6.14) показывает, что формальный потенциал за
висит от коэффициента активности, т. е. от ионной силы раство



ра. Если эффектом ионной силы пренебречь, то Е °'— Е °, т. е. фор
мальный потенциал совпадает со стандартным. Для многих 
химико-аналитических расчетов точность такого приближения 
оказывается достаточной.

Стандартный потенциал редокс-системы является объектив
ной характеристикой «силы» данного окислителя или восстано
вителя. Чем больше положительное значение потенциала, тем 
более сильным является окислитель. Например, стандартный по
тенциал редокс-пар, образованных системой галоген/галогенид 
(Хг/2Х ), уменьшается от 2,87 В  у Р2/2Р_ до 1,36 В у С12/2С1"'; 
1,07 В у Вг2/2Вг и 0,54 В у 12/21“ . Наиболее сильным окисли
телем в этом ряду, как известно, является фтор и Е {.-1/2У =2,87 В 
является объективной характеристикой этой силы. Стандартный 
потенциал иода Е°и т  =0,54 В показывает, что это наименее 
сильный окислитель среди галогенов.

Восстановленная форма сильного окислителя обладает очень 
слабо выраженными восстановительными свойствами и, напри
мер, у фторид-иона Р - их практически нет. В свою очередь у 
окисленной формы сильного восстановителя практически отсут
ствуют окислительные свойства. Например, металлические ал1*- 
миний и цинк являются довольно сильными восстановителями 
(Едн-/А! =  — 1,70 В; Егп" г/.п =  ~  0.76 В ), но ни ион А1Н , ни ион 
2п^  восстановительными свойствами в растворе не обладают. 
Редокс-нары, не являющиеся сильными окислителями или восста
новителями, могут проявлять в зависимости от партнера реакции 
или окислительные, или восстановительные свойства. Например,
12 окисляет сильные восстановители

Ь+ 25гОз_ = 21 - + 340£
но Г  легко окисляется до 12:

21“ + 2Ре:,+ = 2Ре2+ + Ь 
Пары с более высоким стандартным потенциалом могут окислять 
системы, обладающие меньшим стандартным потенциалом. Эта 
зависимость может быть использована для предсказания направ
ления реакции. Однако оценки по этому правилу не всегда реа
лизуются на практике, так как стандартные потенциалы харак
теризуют направление реакций в системах, где активность каж
дого участника составляет 1 моль/л. При изменении концентра
ции реагентов, pH раствора и других факторов направление 
реакции может меняться. Существенное влияние на редокс- 
потенциал системы оказывают также процессы образования ко
ординационных соединений, осадков и т.д.



6.3. ВЛИЯНИЕ КИСЛОТНО-ОСНОВНОГО ВЗАИМОДЕЙСТВИЯ, 
КОМПЛЕКСООБРАЗОВАНИЯ И ОБРАЗОВАНИЯ 

МАЛОРАСТВОРИМЫХ СОЕДИНЕНИИ 
НА РЕДОКС-ПОТЕНЦИАЛ

Влияние концентрации веществ, участвующих в электродной 
реакции, на редокс-потенциал передается" уравнением Нернста
(6.12). Изменение концентрации Н ‘ - или ОН -ионов вызывает 
изменение потенциала так же, как изменение концентрации дру
гих ионов, входящих в уравнение полуреакции. Например, по
тенциал системы МпОГ/Мп2+, как показывает уравнение (6,11), 
зависит от концентрации ионов Н + .

Иногда кислотность раствора оказывает влияние на потен
циал, хотя концентрации Н + - или ОН- -ионов не входят в уравне
ние Нернста. Это связано с тем, что кислотность раствора влияет 
на формы существования ионов, подавляя или усиливая гидро
литические процессы или другие химические равновесия в рас
творе. Например, потенциал системы Fe3+/Fe при увеличении 
кислотности увеличивается, так как введение кислоты подавляет 
диссоциацию аква-иона железа ( I I I ) :

Fe (H 20)^+ =  Fe (H 20 ) 50Hi!+ +  H f

увеличивая равновесную концентрацию ионов Fe:i" ,  которая вхо
дит в уравнение Нернста:

£FcJ-/Fe~£FcJ-/re + [bV+] YFl.H .

Таких примеров довольно много, поэтому расчету редокс-потен- 
циала по уравнению Нернста должен предшествовать расчет рав
новесных концентраций ионов с учетом кислотно-основных и дру
гих равновесий в растворе. Из других равновесий наибольшее 
практическое значение имеет образование координационных и 
малорастворимых соединений.

Рассмотрим эффект комплексообразования. Потенциал ре- 
докс-пары, например М '^/М 2'*', в отсутствие комплексообразо
вания при 25°С будет равен

' /м2 • “  £м-/м^1 + 0,059 lg——— . (6. ] 5)
a S\*'

При комплексообразовании с лигандом L активность иона М 3~ 
уменьшается

М 3+ +  L * " =  M L * “ 7

и становится равной:
aML3-.

йм^=--- -— .ai/ 'Pml

где |3ML — константа устойчивости M L3-*
Комплексообразованием М 2+ с U ~  пренебрегаем. Подставим 

ам>. в уравнение Нернста (6.15):



еле
^Ml.' 7М-=^М"/М--^1й^М1.-

Уравнение ((j.16) показывает, что чем выше устойчивость комп
лекса, тем больше изменяется стандартный потенциал. Для пары 
Pe,t+/Fe2+ в присутствии этилендиаминтетрауксусной кислоты 
подстановка численных значений в (6.16) дает 

/|ч,,.= (),7 7 -0 ,0 5 9 -2 5 ,! =  -(),71 В.

Образование этилендиаминтетраацетатного комплекса вызывает 
резкое снижение стандартного потенциала пары Ре,![Д 'е' 1- 
Можно сказать, что в результате комнлексообразования в рас
творе вместо Fe*1 /Fe2f появилась новая редокс-нара FeY /Fe , 
стандартный потенциал которой связан с соответствующей вели
чиной пары Ре:и /^с^  уравнением (6.16).

Другим примером является изменение стандартного потенциа
ла пары Hg2 + /Hg в присутствии иодида. Стандартный потен
циал пары Hg2+/Hg составляет 0,85 В, поэтому растворения ме
таллической ртути в минеральной кислоте с выделением водорода 
не происходит. В избытке иодид-ионов ртуть образует устойчи
вый ион H g l2- (IgPnKü =30,0).

Подставляем численные значения в уравнение (6.16):
l ^ V Î  /нк =  0 ,8 5-  0,029 • .30,0= -0,02 В.

Стандартный потенциал пары Hg lij'/Hg стал меньше нуля, по
этому в присутствии иодида металлическая ртуть растворяется 
в минеральных кислотах с выделением газообразного водорода:

Нк + 41 + 2 H f =  HK[ï +\h 
Существенное влияние на потенциал и направление реакции 

в редокс-системах оказывает образование малорастворимого 
соединения. Типичным примером является взаимодействие ионов 
Сп2+ и I " .  Стандартный потенциал пары Сп2+/Си1 составляет
0.159 В, а пары Ь/21- равен 0,536 В. Сравнение этих цифр пока
зывает, что ионы Cu2t не могут окислить I"  в растворе. Однако 
С и1 и Г' образуют малорастворимое соединение Cul, что резко 
снижает концентрацию ионов Си' (произведение растворимо
сти Cul равно 1,1-10—12) . Активность ионов Си* становится 
равной:

ПР(;И|

Подставляем эту величину в уравнение Периста:

£<лгуо,' =£?-п» /Си- +0.0591g-^p^=£i’u.,/(:il. +UCll 1
+  0,059 Ig-!Ç ^1U LL=  £» ц, , , -  0,059 lB I IP ,M  +

1 11 Cul
+  0,0591 ga( v . а, l/Clll +  0.0591ga(;u,. а,-,



£ < :и ^ о ,1  =  3 ' - 0 , 0 5 9 1К [1Р<;„: .

Численное значение составляет:
/,:и| =0,159 4- 0,059 • I ] ,96 =  0,865 В.

Это число намного превышает стандартный потенциал пары 
\>/\ поэтому ионы Си2'4 легко окисляют иодид:

2С ч^  +  41 =  |.,+ 2Си!

Новая редокс-пара Си24'/Си1 обладает существенно иным потен
циалом по сравнению с потенциалом пары Си*'1' /Си ',

6.4. ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ 
СВОЙСТВА ВОДЫ

Характеристика окислительно-восстановительных свойств во
ды очень важна для понимания многих окислительно-восстано
вительных реакций в водном растворе, суждения об устойчиво
сти различных окислителей и восстановителей в водном растворе 
и т.д. Потенциал стандартного водородного электрода условно 
принят за нуль, поэтому уравнение Нериста для водородного 
электрода

2Н( +&•• = Нк
имеет вид

£ 21Г/Н = 0  при условии а,, =1. В чистой воде ан- =  1,00-[О-7 и 
потенциал водородного электрода в воде при 25°С и рм,=  1 
равен:

£ ан 1/ц , =  0,059 1̂  1,00- 10 ' '=  — 0,41:3 В.

Следовательно, восстановители, имеющие ¿ ' " с —0,413 В, могут 
разлагать воду с выделением водорода.

Вода обладает также восстановительными свойствами: 
2Н20 = 4 Н ‘ +  0 а + 4 г

Стандартный потенциал этой пары при 25°С равен 1,23 В, т. е.
Е0 ,/ \Ы )=  1.23 +  0-0591^аи -р01.

В чистой воде |Н +1 =  1 .()()• 1 ()' ' моль/л. При этой активности 
ионов водорода

£ оа/ н .о =  1,23 +  0,0 5 9 (-7 ,0 ) = 0 ,8 2  В.

Окислители, у которых Я11 >0,82 В, могут окислять воду с выде
лением кислорода.

Таким образом, в водном растворе устойчивы редокс-системы, 
потенциалы которых находятся в интервале от -—0,41 до 0,82 В. 
При этом активность ионов водорода или гидроксида в уравне-



нии Нернста должны быть равна 1,00-10-7 моль/л. Окислитель
но-восстановительные системы, потенциалы которых выходят за 
указанные пределы, могут разлагать воду с выделением водорода 
или кислорода, хотя и такие системы нередко в течение длитель
ного времени остаются устойчивыми в связи с малой скоростью 
реакции взаимодействия и некоторыми другими причинами.

6.5. КОНСТАНТЫ РАВНОВЕСИЯ 
ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ РЕАКЦИИ

Установить направление реакции можно rio окислительно
восстановительным потенциалам пары. Однако для расчета рав
новесий удобнее пользоваться значениями констант равновесия. 
Уравнение окислительно-восстановительной реакции можно пред
ставить схемой

viredi V20X2== v3oxi +  v4red2- (6.17)

Константа равновесия этой реакции имеет вид

К = а °*,ДгЧ  (6.18)
о̂ й,а'о*1

Окислительно-восстановительные потенциалы пар, участвующих 
в реакции (6.17), определяются уравнением Нернста:

, =  C , / r r i . + 4 í - i " 4 ^ ;  (6.19)

В Т  a
£oxi/redi == £ 0x1 /redi H— l n — ^— • (6 .20)

a redi

В этих уравнениях п — общее число электронов, участвующих 
в реакции окисления — восстановления, поскольку — V — стехио- 
метрические коэффициенты в уравнении этой реакции, учитываю
щие и электронейтральность раствора.

В состоянии равновесия потенциалы обеих пар равны между 
собой:

о̂хг/гейг ” 0̂x1/^ г (6-21)
Подставляем в соотношение (6.21) уравнения (6.19) и (6.20):

(6 .22 )
г̂е<Ь 1̂Сс1|

После несложного преобразования (6.22) получаем

1 «гей, Яох,
Сравнение с (6.18) показывает, что под знаком логарифма нахо
дится выражение константы равновесия, поэтому можно записать

, ь- (̂ 0Х!/гейг — ̂ т.\/ггл№  ̂ /ат,
----- 2 Ж Г -----  {Ь-2А)



(6.25)

(С~£ге,|)П
0.059

(6.26)

где £2х и £?ес1 — стандартный потенциал пары, выступающей в дан
ной реакции в качестве окислителя (£оХ) и в качестве восстано
вителя (Ег’есО-

Уравнение (6.26) показывает, что чем больше разность потен
циалов исходных окислителя и восстановителя, тем больше кон
станта равновесия и, следовательно, тем полнее будет протекать 
реакция слева направо при прочих равных условиях. Однако боль
шое численное значение константы равновесия еще не гарантирует 
высокой скорости реакции. Константа равновесия дает возмож
ность рассчитать концентрации веществ при наступлении равно
весия, но не позволяет предвидеть, как скоро оно наступит.

Стехиометрические уравнения реакций окисления — восстановле
ния не отражают истинного механизма их протекания. Так, на
пример, уравнение (6.6) показывает, что протекание реакции обус
ловлено столкновением шести реагирующих частиц, не считая 
ионов водорода (М пОГ+  5Ре2+). Однако согласно кинетической 
т е о р и и  а к т и в н ы х  с о у д а р е н и й  вероятность одновре
менного столкновения даже четырех частиц крайне мала, а пяти и 
более _  близка к нулю. Обычно происходит столкновение двух 
или, реже, трех частиц, в результате чего образуется так назы
ваемый а к т и в и р о в а н н ы й  к о м п л е к с  и затем — про
дукты реакции. В ходе реакции происходит образование различ
ных промежуточных соединений, радикалов и т. д., обладающих 
нередко довольно большой продолжительностью жизни. Химиче
ская активность многих промежуточных соединений бывает выше, 
чем исходных веществ, что нередко является причиной различных 
побочных реакций. Стехиометрическая реакция типа (6.6) явля
ется суммой отдельных стадий, и скорость суммарной реакции 
будет определяться самой медленной стадией.

Сложный механизм протекания окислительно-восстановитель- 
ных реакций, наличие длительно существующих промежуточных 
продуктов и другие особенности этих реакций открывают широкие 
возможности воздействия на их скорость изменением условий про
ведения: концентрации реагентов, температуры раствора, введения 
катализаторов и ингибиторов.

6.6. СКОРОСТЬ И МЕХАНИЗМ РЕАКЦИИ 
ОКИСЛЕНИЯ — ВОССТАНОВЛЕНИЯ



Увеличение концентрации раствора ускоряет реакцию, и это 
используют, например, при растворении пробы и в других анало
гичных случаях.

Повышение температуры приводит к увеличению скорости 
реакции. Причем установлено, что рост температуры на 10° уско
ряет реакцию в 2—4 раза. Например, реакция взаимодействия 
перманганата калия со щавелевой кислотой или оксалатом при 
обычной температуре идет очень медленно и для ускорения реак
ции раствор оксалата перед титрованием нагревают. Иногда нагре
вание раствора нежелательно, поскольку это вызывает окисление 
кислородом воздуха [например, соединений Ре ( I I )  | или увеличи
вает потери в результате улетучивания компонентов (например, 
иода или брома) из раствора.

Очень большое влияние на скорость окислительно-восстанови-
тельных реакций оказывает введение к а т а л и з а т о р о в __
веществ, способных в десятки и сотни раз увеличивать скорость 
реакций. Примеров каталитического ускорения химико-аналитиче- 
ских реакций известно очень много. Например, пероксид водорода 
окисляет иодид в растворе с очень небольшой скоростью:

Н аО а +  2] +  2Н + =  1а +  211*0

Введение незначительных добавок соединений молибдена и неко
торых других элементов увеличивает скорость реакции в сотни раз.

Очень медленно протекает реакция окисления арсенита церием: 
НАзО '2 +  2Се4 * +  2НгО =  НАзО; f  2 С си  + З Н '

но в присутствии самых малых добавок осмиевой кислоты она рез
ко ускоряется.

Катализатором может быть продукт реакции. Исследования 
показали, что Мп2+ является катализатором реакции 

2М п0 4 +  5 Н С 20< + П Н  * = 2 М г г '+  ЮСО^ +  вИаО

Это так называемая а вт о к а т а л и т и ч е с к а я р е а к ц и я  — 
катализатор появляется в ходе реакции как ее продукт — реак
ция сама себе поставляет катализатор.

Использование каталитического эффекта составляет важную 
часть к и н е т и ч е с к и х  м е т о д о в  а н а л и з а .

Существенные осложнения в анализе может вызвать образо
вание в ходе реакции промежуточных соединений, обладающих 
повышенной химической активностью и могущих вступать в по
бочные реакции. Типичным примером является перманганато
метрическое определение железа по реакции (6.6). При проведе
нии этой реакции в солянокислом растворе наблюдается повы
шенный расход перманганата по сравнению с реакцией в серно
кислом растворе. Оказалось, что часть перманганата расходует
ся на окисление хлорида:

2М пО г +  Ю С1' +  16Н+ = 2 М п 2* + 5 С 1 2 +  8 Н 20

причем в отсутствие железа ( I I )  окисления хлора не происходит, 
хотя разность стандартных потенциалов делает эту реакцию воз



можной. Реакции такого типа H.A. Шилов назвал с о п р я 
ж е н н ы м и  или и н д у ц и р о в а н н ы м и .  При взаимодейст
вии перманганата и железа ( I I )  образуются неустойчивые со
единения марганца промежуточных степеней окисления: M n (V I), 
M n (V ), M n (IV ), Mn ( I I I ) ,  которые окисляют ноны Fe24 и, обла
дая высокой химической активностью, также реагируют с хлори
дом, превращая, его в свободный хлор. Образовавшийся СЬ час
тично улетучивается из раствора, что объясняет повышенный 
расход перманганата на реакцию в солянокислом растворе.

Ионы Мп2+ окисляются неустойчивыми соединениями марган
ца легче, чем хлорид-ионы C I- , и образовавшаяся окисленная 
форма марганца реагирует с ионом Fe2+, окисляя его эквива
лентное количество. Поэтому для предотвращения индуцирован
ного окисления хлорид-ионов CI ' в присутствии железа ( I I )  в 
раствор рекомендуется вводить MnSOt

6.7. РЕДОКС-ИНДИКАТОРЫ

| Окислительно-восстановительными, или редокс-индикаторами, называются
* вещества, которые изменяют свою окраску в зависимости от окислительно-

восстановительного потенциала системы,

Под действием окислителя или восстановителя в структуре 
редокс-индикатора происходят изменения, вызывающие измене
ние окраски. Таким образом в растворе редокс-индикатора суще
ствует равновесие между окисленной и восстановленной форма
ми, имеющими разную окраску, которое сдвигается при измене
нии потенциала системы:

lnd,„ -+- ne =  Indn-.i, (6.27)

где 1пс1„х окисленная, а Inda-.i - восстановленная формы инди
катора; п -- число электронов, принимающих участие в окисли
тельно-восстановительном процессе.

Потенциал индикаторной системы (6.27) может быть рассчи
тан по уравнению Нернста:

Е = Е  одав N J .  ( 6 . 2 8 )

п  *  [1пс1г,„|]

Принимая, что изменение цвета раствора замечается на глаз, 
если концентрация одной из окрашенных форм в 10 раз и более 
превышает концентрацию другой формы, получаем и н т е р в а л  
п е р е х о д а

(М9)

Подставляя соотношение (6.29) в уравнение (6.28), находим 
интервал перехода индикатора в вольтах:

п

Одним из наиболее широко известных редокс-индикаторов



н
является дифениламин Под действием окис

лителей дифениламин по необратимой реакции сначала образует 
дифеиилбензидии:

Й-
н

_ м — +  2 Н + +  2е

Далее бесцветный дифенилбензидин обратимо окисляется до 
окрашенного в интенсивный сине-фиолетовый цвет дифенилбен- 
зидинфиолетового:

Стандартный потенциал, характеризующий последний процесс, 
равен 0,76 В, и интервал перехода дифениламина при [Н+] =  
=  1,0 моль/л составляет Д£ =  0,76±0,029 В. Если потенциал в 
растворе не превышает 0,73 В, индикатор бесцветен, при £^0,79В 
раствор приобретает интенсивную сине-фиолетовую окраску.

Свойствами редокс-индикаторов обладают также фенилантра- 
ниловая кислота, ферроин и другие вещества. Менее удобны в 
работе так называемые н е о б р а т и м ы е  и н д и к а т о р ы ,  
разрушающиеся и обесцвечивающиеся под действием избытка 
окислителя. В качестве таких необратимых редокс-индикаторов 
используют, например, метиловый оранжевый, метиловый крас
ный и др.

.6.8. ВЛИЯНИЕ ИОННОИ СИЛЫ 
И ТЕМПЕРАТУРЫ НА ПРОТЕКАНИЕ РЕАКЦИИ 

ОКИСЛЕНИЯ — ВОССТАНОВЛЕНИЯ

Многие реакции окисления — восстановления проводят в соля
нокислых или сернокислых растворах, имеющих достаточно высо
кую концентрацию кислоты, поэтому в ходе реакции изменения 
ионной силы практически не происходит. Для строгого расчета 
равновесий в таких системах следует использовать формальные 
(реальные) потенциалы и соответствующие константы равнове
сия. Однако и приближенные расчеты, опирающиеся на значения 
стандартных потенциалов, обычно дают вполне достаточную 
точность.

Влияние ионной силы на окислительно-восстановительный 
потенциал при не слишком большой ионной силе можно учесть с по
мощью уравнения (2.8). Подставляя (2.8) и (6.10) в (6.8), получаем



или для 25°С:
Е = Е „ .ода j ^ _ i № 9  Д у г ? _  л

п [rcdj ' п V | _J_ I й 2 )

Здесь ¿\vz2 равен разности квадратов зарядов ионов окисленной 
и восстановленной форм рсдокс-систсмы. Например, в уравнении
(6.4)

Avzf =  *¿vn0< +  8z í,, -  . = Ы *  +  8 . | 2- Ь 2 2 =  5.

Влияние температуры на протекание окислительно-восстано
вительных реакций частично уже рассматривалось при обсужде
нии скорости этих реакций. íeM nepaTypa  существенно влияет и 
на состояние равновесия в окислительно-восстановительных си
стемах. В общем виде эта зависимость выражается уравнением
(2.12). Тепловые эффекты ¿\Н реакций окисления - восстановле
ния довольно велики и температурный коэффициент констант 
равновесия значителен. Так, например, тепловой эффект реак
ции (6.6) составляет Л// =  —630 кДж/моль. При подстановке 
этого значения в уравнение (2.12) получаем, что производная
ÍÜI1ÍL— _0,36. Это означает, что с повышением температуры на
10 логарифм константы равновесия уменьшается примерно на 0,4. 
Уменьшение весьма существенное, однако в данном случае оно 
не вызывает практических изменений в полноте протекания реак
ции (6.6) даже при изменении температуры на десятки градусов, 
поскольку численное значение константы равновесия очень вели
ко (lg/C =  62).

6.9. КОНСТАНТА РАВНОВЕСИЯ 
ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНОИ РЕАКЦИИ.

ЭДС И ИЗМЕНЕНИЕ СТАНДАРТНОЙ ЭНЕРГИИ ГИББСА

Изменение стандартной энергии Гиббса связано с константой 
равновесия окислительно-восстановительной реакции уравне
нием (2.13). Можно найти также связь между стандартной 
ЭДС и изменением стандартной энергии Гиббса. Для этого 
объединим уравнения (2.13) и (6.25):

д а 1 =  -  Я П п  К= -  =  -  Е °п Р ,  (6.30)А /
где Е ° — стандартная ЭДС элемента, равная разности стандарт
ных потенциалов окислителя и восстановителя; п — число элект
ронов.

Уравнение (6.30) широко применяют для проведения различ
ных расчетов. Например, можно рассчитать константу равнове
сия и стандартную ЭДС элемента, если известны стандартные 
энергии Гиббса образования участников реакции.



В о п р о с ы

1. Как изменяется окислительно-восстановительный потен
циал в растворе, содержащем КМпО* и МпЭС^ при: а) увеличе
нии концентрации КМ п0 4; б) при увеличении концентрации 
МпБО.»; в) при увеличении pH раствора?

2. Пользуясь таблицей окислительно-восстановительных по
тенциалов, предложить реагенты для окисления: а) Г  до 12;
б) Ы02"' до N0:7; в) Ре2+ до Ре;,+; г) $2Оз_  до 540,-"; д) АбОз" 
до АэОГ'; е) БО2- до БО2-; ж) Мп2+ до М п04" ; з) Сг1+ до 
СгО/ .

3. В раствор, содержащий хлориды железа ( I I I ) ,  меди ( I I )  и 
цинка ( I I ) ,  опустили железную пластинку. Какой металл будет 
осаждаться из раствора?

4. Можно ли действием дихромата калия в кислой среде 
окислить: а) Ре2+ до Ре3+; б) Мп + до МпО^; в) БО2 до 802~?

5. Почему при добавлении КСЫ к раствору, содержащему 
ионы Ре2+ и Ре3+, окислительно-восстановительный потенциал 
уменьшается?

6. Как влияет кислотность раствора на окислительно-восстано- 
вительпый потенциал систем: а) Сг2 0 2~/2 Сг(+; б) М п04 /Мп2+;
в) Б О Г / Н ^ ; г) N0.7/N0; д) N 0 27 N 0 ; е) АбО^ -/АвО^?

7. Почему ртуть не растворяется в Н2$04, но растворяется 
в Н1 с выделением водорода?

8. Почему Аи не растворяется в НЫОз, но растворяется в цар
ской водке ^ N 0 3  +  ЗНС1) ?

9. Почему не растворяется в HNOз, но растворяется в 
смеси НЫОз и НС1 (1:3 )?

10. Как можно изменить направление окислительно-восстано
вительных реакций:

а) 2 Г  +  А бО^- +  2Н+ — 12| + Аб0 3Г  + Н20
б) 2Н20  +  ¡21 +  502 — 2 Г  +  4Н 1 +  БОГ"
в) Вг +  ВгО- +  2Н+ Вг2 + Н20
г) 2 М п 2+ +  5ВгО- +  60Н - 2Мп04 +  5Вг + ЗН20

/\ З а д а ч и
1. Вычислить потенциал водородного электрода в 0,5 М 

СНзСООЫа.
Окислительно-восстановительный потенциал водородного электрода к задан

ных условиях вычисляется но уравнению
п л с о

£н,/21г  + - !̂ - 1 е 1 Н +]2 =  £&,/«»• +  0.05918 [Н  + ].

Концентрация ионов водорода в растворе определяется равновесием 
С Н зС О О  +  Н 20  **  СНзСО О Н  +  ОН

Концентрацию О Н  -ионов вы числяем по формуле



|Ht| “ W T “  i'j ' io 5 = 5'9-|(|" ’
Подставляем найденную концентрацию ионов водорода в уравнение Мернста: 

Е и.,т  - =  ü +  0,0591g (5.9 -10 ' " ) =  -  0.545 В .

где £ ц,/2н ' =  0 В.

2. Вычислить ЭДС гальванического элемента:
Ni| 0,2 моль/л N ¡ (N 03 )2. 2 моль/л N Н I I Н 1 и. 0,1 моль/л KC I|H g  

В  гальваническом элементе на электродах протекают следующие реакции: 

N i . »  N i21 +  2е ; Е & г м  =  -  0,23 В  
Н + ‘2е , ,  2 H r; £?lei4mg =  +  0,792 В

Окислительно-восстановительные потенциалы этих электродов вычисляем 
по следующим уравнениям:

¿4,,/Ni = ^VN, + [Ni2 Ч;

/я.й =  Е lg [ H e i ' ].

Д ля  расчета необходимо знать равновесные концентрации ионов N i2f и H g2 + . 
Равновесная концентрация ионов никеля определяется процессом комплексооб- 
разования, протекающим в избытке NH,». Примем, что в растворе доминирует 
N i ( N H a)i+ и рассчитаем концентрацию ионов никеля:

c|vj 0 2
[Ы |2 |] =  У н Г ( Ж 3)Г (с 'Й н / - 4 с ^ ) 4 =  2,05- 107(2 — 4 - 0,2)4 =  3'27’ 10 * моль/л ’ 

Следовательно,

£Ni, I/Ni =  -  0,23 +  lg 3,27- 10 9 =  -  0,48 В,

Равновесная концентрация ионов ртути ( I )  определяется как растворимость 
Hff2C l2 в 0,1 М KC I:

[ 1Р 1 \. I О 18
[H gÜ M - r c ' | Y  =  ’ (0 [1 )i = 1 .3-10 'м оль/л .

Отсюда

ик ^  0,792 +  !К 1,3.10"1,1 0,323 В.

Э Д С  гальванического элемента составляет
г _ г-НкГ/̂ Нк N1'1 / N1

3. Вычислить окислительно-восстановительный потенциал в 
растворе, содержащем: а) [МГ1О4 ] =  I моль/л, [Мп2+] =  
=  1 моль/л, [Н'*'] =  10-| моль/л; б) [МпОГ| =  1 моль/л, 
[Мп2+] =  1 моль/л, pH 3,0; в) [МпОГ] =  1 моль/л, [Мп2+] =  
=  1 моль/л, pH 5,0; г) [МпОГ] =  0,027 моль/л, [Мп2+] =  
=  0,013 моль/л, pH 6,59; д) 0,2 моль/л КМпСХ 0,4 моль/л МпБСХ, 
0,5 моль/л Н1ЧО;ь Ответ: а) 1,42; б) 1,23; в) 1,04; г) 0,89; д) 1,48.

4. Вычислить окислительно-восстановительный потенциал в 
растворе, содержащем 0,2 моль/л К 2СГ2О7, 0,3 моль/л Сг?(504)з 
и 0,5 моль/л НЫОз. Ответ: 1,29 В.



5. Окислительно-восстановительный потенциал платинового 
электрода, погруженного в раствор, содержащий КМ п04, М п02 
(т) и 0,01 М КОН, равен 0,738 В. Чему равна концентрация 
КМ п 0 4  в этом растворе? Ответ: 0,1 моль/л.

6. Рассчитать окислительно-восстановительный потенциал в 
растворе, полученном смешением 20 мл 0,05 М № 2АзОз и 18 мл 
0,05 М и при pH 8,0. Ответ: 0,026 В.

7. Вычислить концентрацию КОН (г/л) в растворе, если по
тенциал водородного электрода, погруженного в этот раствор, 
равен 0,767 В. Ответ: 5,61 г/л.

8. Вычислить потенциал водородного электрода в 0,3 М 
НСООН. Ответ: — 0,13 В.

9. Вычислить потенциал водородного электрода в 5%-ном 
растворе Ы^-ЦС!. Ответ: — 0,27 В.

10. Какую массу ЫН4С1 нужно растворить в 1 л 0,1 М ЫНз, 
чтобы потенциал водородного электрода, погруженного в этот 
раствор, был равен — 0,528 В? Ответ: 10,7 г.

11. Вычислить потенциал водородного электрода в растворе, 
полученном смешением 32 мл 0,25 М НСЮц и 19 мл 0,4 М КОН. 
Ответ: — 0,12 В.

12. Чему равна концентрация ЫаСОз (моль/л) в растворе, 
если потенциал водородного электрода, погруженного в этот ра
створ, равен — 0,688 В? Ответ: 0,1 моль/л.

13. Вычислить потенциал водородного электрода в растворе, 
полученном смешением 1 л 0,1 М СНзСООЫа и 100 мл 0,1 М 
СНзСООН. Ответ: — 0,34 В.

14. Вычислить константы равновесия окислительно-восстано
вительных реакций:

а) 2Н1Ч02 +  2 Г  +  2Н + ^  2ЫО +  12 +  2Н20
б) 5401" +  21“  в  25201~ +  Ь
в) Н 2Б +  12 2Н+ +  Б + 21“
г) 2Сг3+ +  6Ре3+ +  7Н20  ** Сг20 ? "  +  6Ре2+ +  14Н +
Д) СГ2О 7“  +  6 Г  4- 14Н+ ^  2Сг3+ +  312 + 7Н20
В каком направлении пойдут эти реакции при смешении 

эквимолярных количеств реагентов? Ответ: а) 1,12-10 ;
б) 7,61 -10-'16; в) 2,65-1013; г) 1,42-10“ 57; д) 5,57-Ю80.

15. Вычислить равновесные концентрации ионов М п04 , 
Мп2+, Ре3+ и Ре2+ в растворе, полученном смешением 20 мл 
0,1 М К М п 0 4 и 20 мл 0,1 М Ре504 при pH 0,0. Ответ: 0,04; 0,01;
0,05; 1,13- 10-м (моль/л).

16. Подобрать коэффициенты в следующих уравнениях реак-

ЦИИа) М пОг +  Э О Г  +  Н+ Мп2+ +  5 0 ^ + Н 20
б) М п О Г  +  N 02“  +  Н + ^  М п 2+ +  ЫОз’  +  Н 20
в) Сг20 2 “К 1 Ч" Н —► Сг3+ -)- 12 Ч- Н20
г) М п04"  +  С Г  +  Н+ Мп2+ +  С12 +  Н20
д) Сг3+ +  Вг2 -4- ОН”  СгО2- +  Вг- +  Н20
е) Мп2+ +  Ь 201- +  Н20  -► М п О (О Н )2 +  ЭО?“  + Н+
ж) НзАэО, +  1“  +  Н+ — НзАвОз +  12 +  Н20



з) Fe3+ +  H2S ^ F e 2+ + S +  H +
и) N 03- +  H2S +  H + — NO +  S + H20 
к) B rO f + B r "  +  H + -* B r2 + H20
л) M n04- +  Cr3+ +  H2O ^ M n O (O H )2 +  C r20?~ +  H +
M ) Mn2+ +  Pb02 +  H+ — МпОГ + Pb2+ +  H 20
h ) M n04 +  C20'i~ +  H + -► Mn2+ -f C 0 2 -f H 20
о) Г  + H20 2 -+ I2 +  H20
n) S 0 2 +  h  —  so2A- +  Г  +



Б. Основные методы анализа

Г л а в а  7 
МЕТРОЛОГИЧЕСКИЕ ХАРАКТЕРИСТИКИ 

МЕТОДОВ АНАЛИЗА

Гравиметрический и титриметрические методы анализа иг
рают существенную роль в современной аналитической химии. 
Область практического применения этих методов расширяется 
благодаря использованию новых органических реагентов в гра
виметрии, комплексонов в титриметрии и совершенствованию 
химико-аналитической аппаратуры.

Как и в любом измерении, в результатах аналитического 
определения всегда содержится некоторая погрешность. Оценка 
погрешности результата является частью анализа, а сама по
грешность — его очень важной характеристикой. В связи с этим 
рассмотрение основных методов анализа включает и их метроло
гические характеристики.

7.1. КЛАССИФИКАЦИЯ ПОГРЕШНОСТЕЙ

До недавнего времени широкое распространение имел тер
мин «ошибка измерения». По ГОСТ 16263— 70 этот термин от
носится к категории нерекомендуемых.
| Погрешностью измерения называют отклонение результата измерения от истин-
* ного значения измеряемой величины.

Погрешность анализа равна:
АХ. =  *; — Ц.,

где А*,-— абсолютная погрешность измерения; х\ — результат 
анализа; ц-- истинное содержание анализируемого компонента 
в пробе.
| Отношение абсолютной погрешности измерения к истинному значению иэме- 
1 ряемой величины называется относительной погрешностью измерения.

Обычно относительная погрешность выражается в процентах, 
хотя могут быть использованы и доли единицы:

ю о %  = - ^ ^ - 1 0 0%ц ^
Погрешность измерения зависит от многих факторов: от клас

са точности применяемых приборов, методики измерения, инди
видуальных особенностей наблюдателя и т. д.
У Погрешность измерения, которая при повторных измерениях остается 
1 постоянной или закономерно изменяется, называется систематической по

грешностью.



Знак данной систематической погрешности от опыта к опыту
^меняется. Систематическая погрешность или только занижает 
или только завышает результат.
| Погрешность, которая при повторных измерениях изменяется случайным об

разом, называется случайной погрешностью измерения.

Знак случайной величины в серии измерений не остается 
постоянным и от опыта к опыту меняется.
!  Ж .ЫД  погРешности- существенно превышающие ожидаемые при данных условиях, называются промахами.

Они обычно бывают следствием грубых оперативных по
грешностей аналитика (потеря раствора с осадком при фильтро
вании, потеря осадка при прокаливании или взвешивании и т. д.).

7.1.1. Систематические погреш ности

Источники систематических погрешностей довольно много
численны. наибольшее значение из них имеют погрешности 
обусловленные применяемыми приборами и реактивами, погреш
ности метода и погрешности, связанные с индивидуальными 
особенностями аналитика, и т. д.

Применяемые в аналитической практике приборы характе
ризуются определенным классом точности и часто удается сни
зить погрешность определения при использовании приборов с бо
лее высоким классом точности. Источником систематической по
грешности может быть применение непроверенных разновесов 
некалиброванной мерной посуды, смещение призмы спектро
фотометра, темновой ток фотоэлементов и т. д. Систематические 
погрешности, в принципе, можно измерить и учесть. Часто систе
матические погрешности можно существенно уменьшить введе
нием поправок, которые находят при калибровке или сравнении 
полученных результатов с показаниями другого прибора имею
щего более высокий класс точности и заведомо меньшую систе
матическую погрешность. Применение реактива, содержащего 
определяемый компонент или мешающую примесь, также вызы
вает систематическую погрешность. Тщательная предварительная 
очистка реактива уменьшает эту погрешность практически до

Погрешности метода зависят от свойств анализируемой си
стемы, таких как растворимость осадка при осаждении или 
промывании, соосаждение, неустойчивость фотометрируемых ра
створов во времени, неполнота протекания реакции и т. д. М е 
тодические погрешности часто остаются необнаруженными. С у 
щественное значение имеют также о п е р а т и в н ы е  и л и ч 
н ые  п о г р е ш н о с т и ,  которые связаны с операциями, вы 
полняемыми в ходе анализа, и зависят главным образом от 
квалификации аналитика и его способностей. Если аналитик не 
может, например, точно различать изменение окраски при титро
вании с цветными индикаторами, он всегда будет перетитровы-



вать растворы. Обнаружение и устранение систематических 
погрешностей основывается на критической оценке всех операции 
в ходе анализа с точки зрения возможных помех.

Следует отметить также так называемые п о г р е ш н о с т и  
п р е д у б е ж д е н и я .  Они проявляются, например, в том, что 
при повторных определениях аналитик из двух равновероятных 
показаний прибора при отсчете на глаз выберет то значение, 
которое находится ближе к предыдущему результату. Как пра
вило, систематические погрешности должны быть обнаружены и 
учтены в первую очередь, поскольку оценка случайной по
грешности имеет смысл в отсутствие систематической или если 
она превышает систематическую. Наиболее распространенными 
практическими приемами обнаружения систематической погреш
ности являются выполнение анализа независимым методом, 
проведение холостого опыта и анализ стандартных образцов.

Стандартными образцами называют различные материалы, 
содержание определенных элементов в которых известно с вы
сокой степенью точности. Их применяют в различных аналити
ческих методах для построения градуировочных графиков и 
установления таким образом состава веществ, ^а также для 
контроля правильности анализа, для объективной метрологиче
ской характеристики различных методов и т. д.

К  стандартным образцам предъявляется ряд требовании. 
Наиболее важными для них являются следующие. Содержание 
эталонированных элементов в пределах регламентированных и 
указанных погрешностей не должно отличаться от истинного. 
Состав стандартного образца по некоторым компонентам удо
стоверяется официальным свидетельством (паспортом). При хра
нении в течение длительного времени состав стандартного 
образца не должен меняться. Он должен обладать высокой 
однородностью химического состава по всей массе, чтобы обеспе
чивать тождественность отбора проб для анализа, поэтому обыч
но изготовляется в виде монолитного образца, мелкой металли
ческой стружки, порошка и т. д. Содержание эталонируемых 
элементов в стандартных образцах устанавливается с точностью, 
заведомо превышающей точность определения этих элементов в 
производственных образцах. Идеальные эталоны должны отли
чаться от проб лишь содержанием определяемого компонента. 
Это требование практически невыполнимо, поэтому обычно 
ограничиваются требованием, чтобы колебания в составе проб 
и эталонов не вызывали систематических погрешностей, пре
вышающих случайные.

Анализ стандартных образцов обычно проводят аналитики 
высшей квалификации в нескольких высокоавторитетных лабора
ториях с использованием различных методов. В Советском Сою
зе образована Государственная служба стандартных образцов 
(ГССО) с Всесоюзным научно-исследовательским центром стан
дартных образцов (г. Свердловск). В Государственный реестр 
СССР внесено в настоящее время свыше 500 стандартных об



разцов гарантированного качества. В комиссии по стандартиза
ции СЭВа также имеется рабочая группа по созданию стан
дартных образцов в международном масштабе. В СШ А изготов
ление стандартных образцов возложено на Национальное бюро 
стандартов.

Надежные эталоны имеются для различных групп сплавов 
черных и цветных металлов. Значительно сложнее изготовление 
эталонов для анализа руд, минералов, горных пород и т. д. в свя 
зи с разнообразием состава этих материалов.

7.1.2. Случайные погреш ности

Случайные погрешности не имеют определенного знака и 
само название «случайные» указывает на отсутствие какой-либо 
закономерности в появлении погрешности этого типа. Существо
вание случайных погрешностей проявляется, например, в том, 
что результаты параллельных анализов почти всегда несколько 
отличаются один от другого, даже если все источники систе
матических погрешностей учтены с помощью соответствующих 
поправок. Появление случайных погрешностей обычно рассмат
ривается как случайное событие, и эти погрешности подвергают
ся обработке на основе теории вероятности и математической 
статистики.

7.1.3. Правильность, воспроизводимость и точность анализа, 
среднее значение и стандартное отклонение

I  Правильностью измерений называют качество измерений, отражающее бли
зость к нулю систематических погрешностей.

Сходимостью измерений называют качество измерений, отра
жающее близость друг к другу результатов измерений, выпол
няемых в одинаковых условиях. Более широкий смысл вклады
вается в понятие воспроизводимость.
| Воспроизводимостью измерений называют качество измерений, отражающее 

близость друг к другу результатов измерений, выполняемых в различных 
условиях (в  разное время, разными' методами и т. д.).
Точностью измерений называют качество измерений, отражающее близость 
их результатов к истинному значению измеряемой величины.

Высокая точность измерений соответствует малым погреш
ностям всех видов, как систематических, так и случайных. Коли
чественно точность может быть выраж.ена обратной величиной 
модуля относительной погрешности. Если, например, относитель
ная погрешность измерения характеризуется значением 0 01 (У  
то точность будет равна '/|гГ4 =  104. ’ ° ’

Истинное значение физической величины определяется как 
такое значение, которое идеальным образом отражало бы в ка 
чественном и количественном отношениях соответствующее свой
ство объекта. Значение физической величины, найденное экспе
риментально и настолько приближающееся к истинному зна



чению, что для данной цели может быть использовано вместо 
него, называют действительным значением физической величины.

Если физическим свойством является содержание анализируе
мого компонента в пробе, то, очевидно, истинным значением 
свойства следует считать истинное содержание компонента. 
Результат анализа, мриближащийся к истинному содержанию на
столько, что может быть использован вместо него, следует 
называть действительным содержанием.

В теории погрешностей доказывается, что если погрешности 
следуют закону распределения Гаусса, то наиболее вероятным 
и надежным значением измеряемой величины является м а т е 
м а т и ч е с к о е  о ж и д а н и е  или среднее арифметическое 
полученных равноточных результатов измерений. Строго это по
ложение относится к гипотетической генеральной совокуп
ности, т. е. совокупности всех наблюдений, мыслимых при дан
ных условиях. Арифметическое среднее этих наблюдений назы
вают г е н е р а л ь н ы м  с р е д н и м  \1 . В аналитической химии 
число параллельных определений обычно невелико и совокуп
ность полученных результатов называют в ы б о р о ч н о й  
с о в о к у п н о с т ь ю  и л и  с л у ч а й н о й  в ы б о р к о й .  Сред
нее значение результатов случайной выборки называют в ы- 
б о р о ч н ы м  с р е д н и м .  Методами статистического анализа 
можно по результатам случайной выборки оценить параметры 
генеральной совокупности и таким образом найти наиболее 
вероятное значение содержания компонента в пробе.

Численное значение единичного определения называют в а- 
р и а н т о й  и обозначают х. Некоторое число вариант, т. е. 
результаты параллельных определений компонента в пробе од
ним и тем же методом, Х\,Х2.....х„ образует совокупность ва
риант. Сумму вариант, деленную на число вариант п, называют 
с р е д н и м  ил и с р е д н и м  а р и ф м е т и ч е с к и м * :

- *1 + Хи + - + у  , (7.1)

Разность между отдельным результатом и средним значе
нием называют случайным отклонением или единичным откло
нением или просто отклонением (1:

= X; — X.
Выборочное стандартное отклонение отдельного определения 

5 рассчитывают по формуле

* В  наследное время результат анализа независимо от единиц измерения 
( % ,  г/л, моль/л и т. д.) в отечественной литературе рекомендуется обозначат!, 
буквой с, а среднее арифметическое - соответственно как с.



Квадрат стандартного отклонения называют д и с п е р с и е й :

^ -  &  £  ut 
<?2 _ ' - 1 /=1

(7-2)

Если число наблюдений очень велико, величина S  стремится к 
некоторому постоянному значению а, которое можно назвать 
с т а т и с т и ч е с к и м  п р е д е л о м  5:

(т =  lim 5.

Строго говоря, этот предел и следует называть с т а н д а р т 
н ы м  о т к л о н е н и е м ,  а квадрат этой величины — д и с- 
п е р с и е и и з м е р е н и й .  Таким образом, в условиях анали
тического определения обычно находят выборочное среднее х 
а не генеральное среднее ц и выборочное стандартное отклоне-
Н И с  о ,  3  Н С  О ,

Для оценки воспроизводимости вычисляют выборочную дис
персию среднего значенияS2 у

п
2  (*< — х)2

£2 __ II—!
1 п (п~  1)

и стандартное отклонение среднего результата

V« п ( п ~  1)

7.2. НОРМАЛЬНОЕ РАСПРЕДЕЛЕНИЕ

Анализ экспериментальных данных 
численному значению погреш ноет и 
лыс. Отмечается также, что при 
одинаковые погрешности раз
ного знака встречаются оди
наково часто. Эти и некото
рые другие свойства случай
ных погрешностей описыва
ются н о р м а л ь н ы м  р а с- 
п р е д е л е н и е м  или у ра в 
н е ние м  Г а у с с а :

показывает, что большие по 
наблюдаются реже, чем ма- 
болыиом числе наблюдений

¥(*)

А

Рис. 7.1. Кривые нормального распределе
ния при различной средней квадратичной 

погрешности



где х — значение случайной величины; ц. — генеральное среднее,
а2 — дисперсия.

Кривая нормального распределения приведена на рис. /л. 
Как видно, чем больше стандартное отклонение (дисперсия), 
тем более пологой становится кривая.

Величины ¡л и а называют п а р а м е т р а м и  р а с п р е 
д е л е н и я .  Уравнение (7.3) описывает плотность вероятности.
Коэффициент — ^  выбран так, чтобы вероятность попадания
случайной величины х в интервал — оо <  х <  оо была равна 
единице:

! с!х = 1.

При любых значениях ц и о площадь, ограниченная кривои (7.3) 
и осью абсцисс, равна единице. Очевидно, если через х\ и х2 про
вести ординаты, то случайная величина х попадет в интервал 
х\ <  х <  х2 с вероятностью

1 ■ ¥
Лх (7.4)

Расчеты показывают, что интеграл (7.4) в пределах от \л — а 
до ц +  ст составляет 68,3% общей площади, в пределах [х±2ст

я)
Рис. 7.2. Интегрирование уравнения Гаусса в пределах. 
а  -  ц ±  о (68,3 % ) ;  6 -  ц ±  2о (95,0 % ) ;  я -  ц ±  3<г (99,7 % )

уже 95%  ее, а при ц ± 3 а интеграл равен практически всей 
площади, ограниченной кривой распределения и осью абсцисс 
(99 ,7% ). Интеграл (7.4), равный на рис. 7.2 заштрихованной 
площади, показывает вероятность Р  появления результата х, 
в указанной области значений х ±. ко (от х — ко до х +  ка). ату 
величину вероятности называют д о в е р и т е л ь н о й  в е р о 
я т н о с т ь ю  или с т а т и с т и ч е с к о й  н а д е ж н о с т ь ю ,  
интервал от ц -  ка до ц +  ка -- доверительным интервалом, 
а границы интервала — д о в е р и т е л ь н ы м и  г р а н и ц а -  
м И. Таким образом, можно сказать, что доверительная зероят-



ность получения результата в пределах от и, — а до р. +  а со
ставляет 68,3%, т. е. в этих пределах лежит */3 всех результатов. 
Внутри пределов ± 2 о будет находиться 95%  всех значений, 
а диапазон в ±Зо охватывает 99,7%, т. е. практически все зна
чения. Вероятность получения результата анализа, который бу
дет находиться вне пределов интегрирования, равна а:

а = 1 — р.
Эту величину называют у р о в н е м  з н а ч и м о с т и .

Классическая теория погрешностей, основанная на нормаль
ном распределении, нашла широкое применение в астрономии, 
геодезии и других областях, где выполняется большое число 
измерений одной величины. Однако при обработке данных по 
анализу вещества она оказалась недостаточно эффективной, так 
как обычно приводила к заниженным значениям погрешности. 
Действительно, в соответствии с законом нормального распре
деления вероятность появления малых погрешностей значитель
но больше, чем вероятность появления больших, поэтому при 
небольшом числе наблюдений (параллельных проб) большие 
погрешности обычно не появляются, что и приводит к заниже
нию погрешности, если небольшое число результатов обрабаты
вать в соответствии с нормальным распределением. Более кор
ректная величина погрешности получается при использовании 
статистики малых выборок, развивающейся с начала XX в. 
(/-распределение, так называемое распределение Стыодента 
И Др.) •

7.3. ¿-РАСПРЕДЕЛЕНИЕ

Степень приближения выборочной дисперсии к генеральной 
зависимости от числа степеней свободы /, определяемой как

1 = п~  1,
где п — число измерений, равное числу параллельных проб.

Чем меньше число степеней свободы, тем менее надежной 
характеристикой генеральной дисперсии а2 является выборочная 
дисперсия 52. При нормальном распределении появление боль
ших погрешностей менее вероятно, чем малых, поэтому при 
уменьшении числу параллельных проб вероятность появления 
больших погрешностей уменьшается. Неучет этого приводит к 
необъективному, заниженному значению погрешности. Эта нена
дежность, связанная с числом определений (параллельных проб), 
учитывается ¿-распределением Стьюдента, в котором предусмат
ривается большая вероятность появления больших погрешностей, 
а малых меньше, чем в нормальном распределении.

Как и нормальное распределение, /-распределение симмет
рично и имеет максимум при том же значении абсциссы, при 
котором он был при нормальном распределении. Однако такие 
характеристики кривой /-распределения, как высота и ширина,



Рис. 7.3. К р и вая  ¿-распределе
ния:

2-1 = 5; 3 -  I = оо

зависят от числа степеней свободы, 
т. е. от числа измерений (рис. 7.3).

Как показывает рис. 7.3, чем 
меньше число степеней свободы, тем 
меньше крутизна кривой и тем мед
леннее она сближается с осью абс
цисс при одном и том же стандарт
ном отклонении. При (-*-оо /-рас
пределение переходит в нормальное 
распределение. Практически эта раз
ница становится малозаметной уже 
при />20.

Если в случае нормального рас
пределения при большом числе из

мерений доверительный интервал цЧг2о реализовался с 95%-ной 
доверительной вероятностью, то при малом числе измерений за
данная величина доверительной вероятности реализуется в дове
рительном интервале где /¿>./-коэффициент Стьюдента, 
учитывающий разницу в нормальном и /-распределении и при 
данной Р, зависящей от числа степеней свободы. Индекс Р  у / 
указывает на фиксированную вероятность, / — число степеней 
свободы. Численные значения коэффициента /?,/ при различных 
Р  и / приведены в табл. 7.1. Как видно, при Р  =  95 %  и / =  20 
коэффициент /я,/ =  2,09, т. е. близок к 2, характерному для нор
мального распределения.

При малых значениях / разница между нормальным и /-рас
пределением весьма существенна, напримен, для / =  З и Р  =  9 5 %  
коэффициент /я , =  3,18 вместо 2 для нормального распределения. 
Вероятная относительная погрешность среднего арифметического 
(относительное отклонение) рассчитывается по формуле

5,= ±- ± I
Р'* х/п '

При заданной д о в е р и т е л ь н о й  в е р о я т н о с т и  Р  
д о в е р и т е л ь к ы й и н т е р в а л составляет

х г——— х + Л, 
/п

(7.5)

если
ь =  1, 5 

/п
(7.6)

где 6 - наиболее вероятная погрешность анализа при данной 
доверительной вероятности.

Истинное содержание, или генеральное среднее, находится
С  -  С

в пределах от х — 1Р ,— - до х-\-(р ,---, которые называются
■' / п  / п

также д о в е р и т е л ь н ы м и  г р а н и ц а м и .  Поскольку ве
роятность получения результата, выходящего за эти пределы,



Т а б л и ц а  7.1. Коэффициенты Стьюдента ¡1Ч

1
Р

0,75 0,90 0,95 0,95 0,99

1 2,41 6,31 12,71 31,82 63,(>(>
2 1,60 2,92 4,30 6,97 9,92
3 1,42 2,35 3,18 4,54 5,84
4 1,34 2,13 2,78 3,75 4,60
5 1,30 2,01 2,57 3,37 4,03
6 1,27 1,94 2,45 3,14 3,71
7 1,25 1,89 2,36 3,00 3,50
8 1,24 1,86 2,31 2,90 3,36
9 1,23 1,83 2,26 2,82 3,25

10 1,22 1,81 2,23 2,76 3,17
11 1,21 1,80 2,20 2,72 3,11
12 1,21 1,78 2,18 2,68 3,05
13 1,20 1,77 2,16 2,65 3,01
14 1,20 1,76 2,14 2,62 2,98
15 1,20 1,75 2,13 2,60 2,95
16 1,19 1,75 2,12 2,58 2,92
17 1,19 1,74 2,11 2,57 2,90
18 1,19 1,73 2,10 2,55 2,88
19 1,19 1,73 2,09 2,54 2,86
20 1,18 1,73 2,09 2,53 2,85
30 1,17 1,70 2,04 2,46 2,75
40 1,17 1,68 2,02 2,42 2,70
60 1,16 1,67 2,00 2,39 2,66

120 1,16 1,66 1,98 2,36 2,62ос 1,15 1,64 1,96 2,33 2,58

остается с риском, отличным от нуля (1 — Р ) ,  доверительный 
интервал необходимо характеризовать доверительной вероятно
стью, которую следует указывать так же, как и число степеней 
свободы. Доверительный интервал результата анализа обычно 
вычисляют для доверительной вероятности в 95%.

Как показывает уравнение (7.5), чем больше число опреде
лений п, тем меньше доверительный интервал при данной дове
рительной вероятности, т. е. тем выше точность анализа. Напри
мер, при доверительной вероятности 95%  для двух параллельных 
определений доверительный интервал в соответствии с уравне
нием (7.5) составляет ± ~ ^ - 5  =  ±95, для трех это будет

— “ 5 =  ±  2,55, для четырех ±  3’1~ =  +  1,65 и при пяти1/3 уТ '
2 78

— “71Г 5 = +  1,245. Как видно, наиболее эффективное влияние на

доверительный интервал оказывает увеличение числа определе
ний лишь до 4—5 параллельных, дальнейшее увеличение числа 
параллельных проб оказывает уже значительно меньшее влияние.



Поэтому больше четырех параллельных определений выполняют 
только в специальных случаях, например в некоторых арбитраж
ных анализах.

Рассчитаем в качестве примера некоторые метрологические характеристики 
фотометрического метода определения олова в бронзе в виде тиомочевинного 
комплекса. В  четырех параллельных определениях были получены следующие 
результаты, выраженные в массовых долях [ш 5п ( % ) | :  4,80; 4,64; 4,84; 4,61.

В практических расчетах среднего результата обычно используется не фор
мула (7.1), а выражение

¿ = 4 + ± 2  ( * - , 4 ) ,  (7.7)
п ¿-I

где А - произвольно выбранная величина, на которую смещается начало от
счета дли удобства вычислений. В  данном случае принимаем Л = 4,70 и нахо
дим с:

с= 4,70+0'10- 0'06 + 0' '4- ° '09 = 4,72.

Дисперсию рассчитываем такж е не по формуле (7.2), а по соотношению, бо
лее удобному для практических расчетов;

¿ ( С,-Л)2-«(с-Л )2
о ?  1=1

5 2 =  |0 _ 4 100 +  36 +  196 +  81 — =  0 01323=. 1>32. 10-2.
3

Стандартное отклонение отдельного результата равно:

5 =  у/5т =  /1.32-10 т =0,115 
и стандартное отклонение среднего арифметического:

0575.
V П V 4

По табл. 7.1 находим для доверительной вероятности 0,95 и числа степеней сво
боды 3 коэффициент Стьюдента /п.95;з =  3,18. Тогда при Р  =  0,95 вероятная

погрешность ± * Р , ——  = ± 3 ,1 8 — '-т— =  ± 0 ,182=  ±0,18 и доверительный ин- 
/л~ ^

тервал среднего будет находиться в пределах 4,72 ± 0,18, т. е. от 4,54 до 4,90.

При расчетах окончательный результат обычно округляют. 
Округление следует проводить с соблюдением определенных пра
вил, так как излишнее округление может ухудшить результаты 
анализа, а вычисления с неоправданно большим числом деся
тичных знаков без округления, требуют больших, но напрасных 
затрат труда, поскольку не улучшают реальной точности ре
зультата. Указание пяти-шести значащих цифр в результатах 
анализа обычно свидетельствует о некритическом отношении к 
погрешности числа. Необходимо напомнить, что нули, предшест
вующие первой цифре, отличной от нуля, значащими не явля
ются.

Все вычисления следует проводить с точностью на порядок 
или два большей, чем погрешность измерения, и уменьшать число 
знаков можно только в конечной величине. (Погрешность ана



лиза обычно характеризуется числом с одной или двумя знача
щими цифрами.) Результат анализа следует приводить с таким 
числом знаков, чтобы одна или две последние цифры характе
ризовали тот же разряд, который имеет погрешность.

С помощью формулы (7.6) и табл. 7.1 можно также найти 
число параллельных проб, которое следует взять для анализа, 
чтобы погрешность определения не превышала какой-то задан
ной величины.

Пусть, например, погрешность определения олова в бронзе необходимо сни
зить до ± 0 , 10%  (абсолютных) вместо достигнутой ± 0 ,1 8 %  при прежней вели
чине стандартного отклонения отдельного измерения ± 0 ,115%  и доверительной 
вероятности 0,95. Из уравнения (7.6) находим

''■'= Т ’̂ Г=Х ^ = (,.87/" ■
При п =  7 получаем (¡> , =  0,87 /7~ =  2,30. П о  данным табл. 7.1 при / =  6 это 
соответствует вероятности Р< 0,95 , поэтому семи параллельных измерений не
достаточно. Если л =  8 . то *м  =  0,87 /8~=2,46. Д л я  / =  7 по табл. 7.1 находим 
¿¡1.95.7 —  2,36. Следовательно, доверительная вероятность в этом случае будет не
сколько превышать 0,95. Таким образом, при 8 параллельных определениях тре
бование к погрешности анализа будет удовлетворено.

7.4. ПОГРЕШНОСТЬ СУММЫ И ПРОИЗВЕДЕНИЯ

В химико-аналитических расчетах довольно часто приходится 
использовать разности измеренных величин, их суммы, произве
дения и т.д. Например, по разности двух взвешиваний опреде
ляют массу осадка в гравиметрическом анализе, по разности 
оптических плотностей находят светопоглошение компонента 
и т.д. Поэтому расчет погрешности разности или произведения 
имеет прямой практический интерес.

В теории вероятности доказывается, что дисперсии обладают 
свойством аддитивности, которого стандартные отклонения не 
имеют. Поэтому дисперсия суммы или разности нескольких ве
личин х\, х%... будет равна:

с2 _ о2 I с2 _[_ о20ДГ| ±̂г±ДГт —
В случае произведения или дроби суммируются дисперсии отно
сительных погрешностей:

( )г=( —  )2+ (— )2+ (— у .
\ * 1* 2*3 /  \  *| /  \  Х 2 /  \  х з  /

Средняя квадратичная погрешность суммы или разности мо
жет быть рассчитана по уравнению

+ 5 ? ,  + 5 = ,. (7.8)

При расчете погрешности произведения или дроби пользуются 
относительной погрешностью:

1=  1 / (- ^ - У + ( — У + (— У- <7-9>* 1* 2*3 \  Х\ /  \  Х2 /  \  *  :) /



Следует обратить внимание, что эффективное уменьшение по
грешности суммы или произведения может быть достигнуто за 
счет уменьшения тех погрешностей, которые дают наибольший 
вклад а суммарную погрешность, т. е. имеют наибольшее значе
ние. Практическое применение этих соотношений рассматрива
ется далее при обсуждении различных методов анализа.

7.5. О Б Н А Р У Ж Е Н И Е  П Р О М А Х О В

В ряду нескольких параллельных определений нередко обна
руживается результат анализа, резко отличающийся от других 
результатов и от среднего арифметического всей серии. Произ
вольное отбрасывание измерения, которое является «слишком» 
высоким или «слишком» низким, может существенно исказить 
результат анализа, так же как и включение ошибочных данных 
в расчет среднего арифметического. Выявление грубых ошибок 
(промахов) остается достаточно деликатной задачей. Для обна
ружения промахов в ряду параллельных определений при не
большом числе опытов может быть использован критерий С?:

Я  =  (7.Ю )

где X] ...подозрительно выделяющееся (сомнительное) значение;
— соседнее с ним значение; Я ....размах варьирования, рав

ный разности между максимальным и минимальным значением х 
в рассматриваемом ряду.

Рассчитанная по уравнению (7.10) величина С? сравнивается 
с С?тяг,.1 табличным значением критерия при данных вероятно
сти и числе степеней свободы. Его можно найти, например, в 
табл. 7.2. Если (3>(3та(,л., подозреваемый результат является 
грубо ошибочным и его следует исключить при расчете среднего 
арифметического.

Если бы, например, при определении содержания олова в 
бронзе пятый результат анализа показал, что в бронзе содер
жатся 5.10%5п, его можно было бы заподозрить как ошибочный 
и проверить по критерию (3 в соответствии с уравнением (7.10):

Т а б л и ц а  7.2. Численные значения <Зта6л

/
Р

1
Р

0,90 0,95 0,99 0,90 0,95 0,99

2 0.89 0,94 0,99 6 0,43 0,51 0,64
3 0,68 0,77 0,89 7 0,40 0,48 0.58
4 0,56 0,64 0,76 8 0,37 0,46 0,53
5 0,48 0,56 0,70 9 0,34 0,44 0,48



Это меньше, чем (?табл=0,64 (для а =  0,95 и / =  4), поэтому 
результат 5,10 % Бп грубым промахом не является.

В сомнительных случаях, например, если величина С?, рас
считанная по уравнению (7.10), близка к С} та6л, применяют более 
точные критерии, требующие расчета стандартного отклонения. 
Подозрительный результат Х\ является грубым промахом, если

5
1*1 -  х\ >  3 ^ ^  (7.11)

V«
или

1*1 -  ¿1 > I — 2 .
V п

Коэффициент 3 в уравнении (7.11) иногда заменяют на 4, как 
более точно удовлетворяющий требованиям статистики.

Рекомендуется также использовать способ, основанный на 
расчете отношения |/тах:

В табл. 7.3 указан уровень значимости а появления различ
ных значений Ут„  в ряду из п определений.

С помощью этой таблицы находят, какому уровню значи
мости а соответствует рассчитанное по уравнению (7.12) значе
ние Утах- Если окажется, что значению Утах при данном п соот
ветствует а <0,01, измерение Х\ рассматривается как промах и 
при расчете среднего арифметического его не учитывают. Если 
У шах соответствует а >0,1, результат не относят к категории 
промахов и при расчете среднего его не отбрасывают. В проме
жуточных случаях оба варианта являются одинаково правиль
ными. Сомнительный результат можно отбросить и можно оста
вить для расчета среднего. Необходимо отметить, что никогда не 
следует отбрасывать сомнительный результат только «по интуи-

Т а б л и ц а  7.3. Значения 1/,,,̂  в ряду из п измерений 
при уровне значимости и

а (1
п п

0.1 0,05 0,025 0,01 0,1 0.05 0.025 1 ,01

3 1,41 1,41 1,41 1,41 12 2,23 2,39 2,52 2,61)4 1,65 1.69 1,71 1,72 13 2,26 2,43 2,56 2,71
5 1.79 1,87 1,92 1,96 14 2,30 2,46 2,60 2,73
6 1.89 2.00 2,07 2,13 15 2,33 2.49 2,64 2.807 1.97 2,09 2,18 2,27 16 2,35 2,52 2,67 2.848 2,04 2,17 2,27 2,37 17 2,38 2,55 2,70 2,879 2,10 2,24 2,35 2,46 18 2,40 2,58 2,73 2.90

10 2,15 2.29 2.41 2,54 19 2,43 2,60 2,75 2,9311 2.19 2,34 2.47 2,61 20 2,45 2,62 2,78 2.9(1



ции», без использования какого-либо количественного критерия. 
Это имеет особое значение при малом числе измерений, когда 
отбрасывание вызывает существенное изменение средней вели
чины.

В аналитической практике нередко возникает необходимость 
сравнения двух или большего числа средних значений. Так бы
вает, например, тогда, когда одну и ту же пробу анализируют 
разными методами. В таких случаях важно установить, является 
ли разница результатов статистически значимой. При рассмотре
нии этого вопроса сначала выясняют, насколько значима разни
ца в дисперсиях сравниваемых значений. Проверка производит
ся с помощью /•'-критерия:

где 5? — большая по значению дисперсия, За — меньшая, поэто
му критерий Р  всегда больше единицы.

В табл. 7.4 приведены численные значения /-'-критерия при 
разной вероятности появления и различном числе степеней сво
боды. Если рассчитанное по соотношению (7.13) значение /г-кри- 
терия превышает табличное значение ( /гта«л) при заданных вероят
ности и числе степеней свободы, то между дисперсиями суще
ствует значимая разница.

Если, например, в одной серии анализов из четырех опре
делений было получено содержание олова в бронзе с дисперсией
0,0132, а в другой серии из шести параллельных дисперсия соста
вила 0,0284, то

По табл. 7.4 находим, что при /[ =  5, ¡2 =  3 и Р  —  0,99 значе
ние /-"-критерия составляет /̂ о.эу: 5; з =  28,24, а при Р  =  0,95 

5; з =  9,01. Следовательно, разница в отклонениях величин 
незначима даже при 5%-ном уровне значимости и, таким обра
зом, обе величины следует отнести к одной и той же выборке.

Если бы Р-критерий показал, что разница в дисперсиях зна
чима, средние значения х\ и Х2 сравнивать между собой было 
бы нельзя. При незначимой разнице дисперсий находим средне
взвешенную дисперсию:

-5’ (*. ~  1 ) 5 » + (я , -  1)5*
п 1 +  П'2 — 2

и рассчитываем критерий (\

Если найденное по формуле (7.15) значение / для заданного

7.6. С РА ВН ЕН И Е  Д ВУ Х  СРЕД НИХ

/•' = 61/51 (7.13)

(7.15)



Т а б л и ц а  7.4. ^-критерий при вероятности появления Р

2
3
4
5
6
7
8 
9

10

2
3
4
5
6
7
8
9

10

2 3 4 5 6 8 10 12 20

Р = 0,95

161 200 216 225 230 234 239 242 244 24818,51 19,00 19,16 19,25 19,30 19,33 19,37 19,39 19,41 19,4410,13 9,55 9,28 9.12 9,01 8,94 8,84 8,78 8,74 8,667,71 6,94 6,59 6,39 6,26 6,16 6,04 5,96 5,91 5,806,61 5,79 5,41 5,19 5,05 4,95 4,82 4,74 4,68 4,565,99 5,14 4,76 4,53 4,39 4,28 4,15 4,06 4,00 3,875,59 4,74 4,35 4,12 3,97 3,87 3,73 3,63 3,57 3,445,32 4,46 4,07 3,84 3,69 3,58 3,44 3,34 3,28 3,155,12 4,26 3,86 3,63 3,48 3,37 3,23 3,13 3,07 2,934,96 4,10 3,71 3,48 3,33 3,22 3,07 2,97 2,91 ' 2.77

0,99

4052 4999 5403 5625 5764 5859 5981 6056 6106
2 98,49 99.00 99,17 99,25 99,30 99,33 99,36 99,40 99,42
3 34,12 30,81 29,46 28,71 28,24 27,91 27,49 27.23 27,054 21,20 18,00 16,69 15,98 15,52 15,21 14,80 14,54 14,37
5 16,26 13,27 12,06 11,39 10,97 10,67 10,27 10,05 9,89
6 13,74 10,92 9.78 9,15 8,75 8,47 8,10 7,87 7,727 12,25 9,55 8,45 7,85 7,46 7,19 6,84 6,62 6,47
8 1 1,26 8,65 7,59 7,01 6,63 6,37 6,03 5,82 5,67
9 10,56 8,02 6,99 6.42 6,06 5,80 5,47 5,26 5,11

10 10,04 7,56 6,55 5,99 5,64 5,39 5,06 4,85 4,71

Р  =  0,999 
от 400000 до 600 ООО

998 999 999 999 999 999 999 999 999
167 148 141 137 135 133 131 129 128
74,1 61,3 56,2 53,4 51,7 50,5 49,0 47,9 47,4
47,0 36,6 33,2 31,1 29,8 28,8 27.6 26,9 26,4
35,5 27.0 23,7 21,9 20,8 20,0 19,0 18,3 18,0
29,2 21,7 18,8 17,2 16,2 15,5 14,6 13,9 13.7
25,4 18,5 15,8 14,4 13,5 12,9 12,0 1 1,5 1 1,222,9 16,4 13,9 12,6 11,7 11.1 10,4 9,8 9,6
21,0 14,9 12,6 11,3 10,5 9,9 9.2 8,7 8.5

6208
99,45
26,65
14,02
9,55
7,39
6,15
5,36
4,89
4,41

999
126
45.4 
24,8 
16,6
12.4 
10,0
8,5
7,2

уровня значимости и числа степеней свободы, равного / == п\ + 
+  п2 — 2, будет превышать величину I из табл. 7.1, то различие 
между х\ и х<2 является значимым.

Найдем, можно ли считать значимым различие в результатах определения 
олова по двум методикам. Анализ четырех параллельных проб по одной методи
ке показал массовую долю ( % )  олова в бронзе 4,72±0,18, а другой метод при
вел к результату 4,94±0,18, полученному из шести параллельных. Расчет по 
уравнению (7.13) показал, что обе дисперсии не имеют значимой разницы между 
собой, поэтому находим среднюю дисперсию по уравнению (7.14):

ё* 3.0,0132 +  5-0,0284
---- 4 + ^ Г --- = 0’0227



«4-472 2 , 2 6 .

0,151 "  4 +  6
Сравнение с табл. 7.1 показывает, что ¿о.эб.в =  2,31, т. е. 4авл >  Л следовательно, 
значимого различия между двумя результатами не существует.

Если средние результаты отдельных серий независимых опре
делений одного и того же компонента разными методами или 
разными аналитиками несколько различаются между собой и ха
рактеризуются разной погрешностью, то наиболее вероятной ве
личиной будет среднее взвешенное всех результатов, удовлетво
ряющих /•'-критерию по погрешностй и ¿-критерию по результа
там. «Вес» а) каждого результата — это своеобразная степень 
доверия к результату и, очевидно, чем меньше погрешность ре
зультата, тем больше будет его «вес» при расчете среднего взве
шенного. Величина со может быть рассчитана по соотношению

где 6 по определению (7.6) — наиболее вероятная погрешность 
анализа.

Среднее взвешенное хш определяется уравнением
X | Ш | + *2102 + ••• + ХпШп

0)1 + 0)2 + (7.16)

Практические расчеты удобнее производить не прямо по урав
нению (7.16), а по несколько измененному соотношению:

-  л  | (Х| ~~ ~  ~~ ^ ) Мп (7 17)
*“ Ш| + 0)2 + ••• +ЧЙЛ

где А, как и в уравнении (7.7), — произвольно выбранная ве
личина, на которую смещается начало отсчета-для удобства вы
числений. Это обычно округленная величина, близкая к сред
нему.

Погрешность среднего взвешенного 6,ц будет равна

+ 0)2 + ... + СОл

(б?Т+ Ш  + + (¿ )
Найдем среднее взвешенное значение и его погрешность, если получены три 

результата анализа ( % ) :  4,72 ±  0,18; 4,94 ±  0,18 и 4,87 ±  0,14.
При расчете гто уравнению (7.17) в качестве А можно взять 4,80, тогда:

*" “ 4'80 + ( _ ! _ у  + ( _ ] _ у  + ( _ !_ у  4'85'
\0 .1 8 / 40,18 У т  \0,14 /



Среднее взвешенное значение трех серий составляет 4 ,8 5 ± 0 ,0 9 % .

■ В о п р о с ы

1. Назвать основные источники погрешностей в гравиметри
ческих определениях.

2. Назвать основные источники погрешностей в титриметриче- 
ских определениях.

3. Погрешность метода 0,2%. Сколько значащих цифр сле
дует указать в полученных значениях: 20,452; 20,22; 0,48255?

4. Как можно уменьшить случайную погрешность в аналити
ческих определениях?

Д  З а д а ч и
1. При определении содержания свинца в сплаве были полу

чены следующие результаты ( % ) :  14,50; 14,43; 14,54; 14,45; 
14,44; 14,52; 14,58; 14,40; 14,25; 14,19. Оценить наличие грубых 
погрешностей, рассчитать среднее и доверительный интернал.

Наличие грубых погрешностей оцениваем по (^-критерию. Располагаем 
экспериментальные данные в порядке возрастания численных значений: 14,25; 
14,40; 14,43: 14,44; 14,45; 14,49; 14,50; 14,52; 14,54; 14,58.

Предполагаем, что значения 14,25 и 14,58 являю тся результатами грубой 
погрешности. Рассчитываем (^-критерий для этих величин:

_  14,40 -  14,25 _  0,15 . . . .
14,58 -  14,25 0,33

= 0,12.^  14,58 -1 4 ,5 4  0,04 
“  14,58 -  14,25 “  0,33 

Д ля Р  —  0,95 и п —  10 табличное значение (¿ =  0,42; р | > 0 ,4 2 , поэтому зна
чение с | —  14,25 считаем недостоверным и исключаем из числа статистически 
обрабатываемых величин. В  измерении с'щ =  14,58 грубая погрешность отсутству
ет, так как ф? <  0,42. Вычисляем среднее арифметическое значение из 9 опре
делений:

- _  -14,40 +  14,43 +  14,44 +  14,45 +  14,49 +  14,50 +  14,52 +  14,54 +  14,58
9

=  14,48.

Находим стандартное отклонение:

с л/  (0.08)" +  (0~05)2 +  (0,04)* +  (0,03)* +  (0,01)* +  (0,02)' +  (0,04)" 
'  9 1

+ (о,об) 2 +  (0.1 о£ =  Г ) 8 2 . 1 0  ,
9 I

Стандартное отклонение среднего результата равно:



Доверительный интервал вычисляем, принимая по табл. 7.1. = 2,31 (Р  =  0,95; 
/ =  9 — 1 = 8 ) : (¡’.¡Эс =  2,31 • 1,94• 10 =  4,48• 10-2.

Оцениваем еще раз наличие грубых погрешностей по критерию 35:
35 =  3-5,8 2-1(Г2 =  0 ,17.

Сравнивая величины (с, — с) и 35 =  0,17, видим, что ни одно из отклонений от 
среднего не выходит за пределы 35. Следовательно, величины с, не содержат 
грубых погрешностей.

Среднее значение результата анализа свинца при Р  =  0,95 определяется 
доверительным интервалом ( 14,48±0,04) % .  Результат определения должен быть 
представлен числом с двумя значащими цифрами после запятой, так как это 
соответствует полученной" точности анализа.

2. При анализе стандартного образца, содержащего 1,47 %  Ад, 
были получены следующие результаты ( % ) :  1,31; 1,45; 1,42; 1,32;
1,30. Определить стандартное отклонение, доверительный интервал 
и сделать выводы о возможности систематической погрешности 
в использованном методе определения серебра.

Находим среднее арифметическое значение:
1,31 +  1,45 +  1,42 +  1,32 +  ¡,30

С “ ~  — ■ —  1,00.
5

Вычисляем стандартное отклонение:

5 =  1/  (°.0 5 )г +  (0,09)2 +  (0,Об) 2 +  (0,04)2 +  (0,Об) 2 6 %  ]0 _ 2 
“  5 — 1

По табл. 7.1 для Р  =  0,95 и / =  5 — 1 = 4  принимаем 1р,1 =  2,78 и рас
считываем доверительный интервал значения с:

с ±  //..,5 / 7^1 =  1,36 ±  2,78- (?:96 ' 10— =  1,36 ±  0,09.
\/ 5

Истинное значение содержания серебра не попадает в доверительный ин
тервал. Следовательно, этот метод определения серебра имеет систематическую 
погрешность.

3. Определить, существует ли значимое различие между вы
борочным средним значением при определении массовой до
ли (% )  серы в каменном угле: 2,10; 2,12; 2,13; 2,15; 2,15 и сред
ним генеральной совокупности ц — 2,15% для л =  80.

Среднее выборочное значение
2,10 +  2,12 +  2,13 +  2,15 +  2,15

5
Стандартное отклонение отдельного определения равно:

2,13.

^  0,03й +  0,012 +  0,00" +  0,02' +  0,02"5 =  \  ’ -г»-»» -г -г ^  -г ^  =  2.12» 10 
5 —  1

Находим значение величины /:
, (2,15 — 2,13)' \/5 П ||
,==---2.12-1()'7-----2-И'

В  таблице значений коэффициента Стьюдента (см. табл. 7.1) для [  =  4 и 
р =  0,95 приведено //, / =  2,78, что больше рассчитанного. Следовательно, сред
нее значение с не отличается значимо от среднего ц генеральной совокупности.

4. При определении ванадия были получены результаты:
8,00-К)"’4; 8,40-10-4 г. Чему равен доверительный интервал?



Сколько параллельных определений необходимо провести для до
стижения доверительного интервала ±0,41-Ю-4? Оправдано ли 
будет применение этого способа для достижения такого дове
рительного интервала?

Находим среднее значение:

8.00-■0- +  8.40- 10-" _ 8|20. , 0-..

Стандартное отклонение единичного результата равно:

5= ю-..
По табл. 7.1 находим //>,/ =  12,7 для Р  =  0,95 и / = 1 .  Вы числяем  дове

рительный интервал:

tplíS/■ ĵn = 1 2 ,7  ° ' 283^ 10 * =  2,54- 10~~4.

Требуется получить доверительный интервал ± 0 ,4 1 -Ю-4:
, 0 ,4 1 .1 0 - ^  , ,с г  

0,283-10-4 ,45 V «  ■

Если принять п =  4, то / =  2,90, а по табл. 7.1. 0 \?= 3 ,1 8  для Р  =?= 0,95 и / =  
=  4 — 1 — 3, что не обеспечивает заданный доверительный интервал с вероятностью 
Р  =  0,95. Если л =  5, то / =  1,45 -̂ /5 *= 3,24. По табл. 7.1 (р / =  2,78 для Р  =  0,95 
и / =  5 — 1 = 4 , что меньше рассчитанного ¿ =  3,24. Следовательно, при л = 5  
величина / =  3,24 дает большую вероятность, чем 0,95.

Таким образом, для достижения доверительного интервала ± 0 ,4 1 » !0 -4 не
обходимо провести 5 параллельных определений. Т ак  как л < 8  (п = 5 ) ,  то м ож 
но считать, что данный метод вполне оправдан для достижения такой точности.

5. Массовую долю (% )  СиО в минерале определили методом 
иодометрии и методом комплексонометрии. По первому методу 
получили результаты: 38,20; 38,00; 37,66. По второму 37,70; 
37,65; 37,55. Значимо ли различаются результаты данных ме
тодов?

Вычисляем среднее значение для каждого метода:
38,20 +  38,00 +  37,66 - 37,70 +  37,65 +  37,55 с | « ---------------------- =  ¿7,95; Сч = ----------- ------------ =  ¿7,00.

и  О

Рассчитываем дисперсии:
=  (38,20 -  37,95)2 +  (Э8.00 -  37,95)2 +  (37,66 -  37,95)* =  0у453

3 —  I
(37,90 -  37.63)2 +  (37,65 -  37.63)2 +  (37,55 -  37,63)2

0,00583.3 — 1
Проводим сравнение точности обоих методов, используя /^-распределение: 

г = ^  0.07453 
,,<сп 0,00583

Полученное значение /■’эксп, сопоставляем с табличным (см. табл. 7.4) значением 
/•’-распределения при Р= 0 ,9 5  и числах степеней свободы /| =  2 и (г =  2. Т ак  как 
Р0.95,2; 2 =  1 9 , 0 0 > ,  то расхождение между дисперсиями незначимо и, следо
вательно, методы обладают одинаковой точностью.

С помощью /-критерия оцениваем расхождение между с, и сг- Среднее 
взвешенное двух дисперсий рассчитываем по формуле

-г ( т - | ) 3 | +  ( я а- 1 ) 5 |  2-0,07453 +  2-0,00583 =  0 Ш { 8 _ 
тх I л 2 ̂  2 3 3 2



л. 0,04018
Сопоставляем полученное значение с табличным /095 4 =  2,776 (при Р  =  0,95 
и / =  3 +  3 — 2 =  4). Так как г,ксп <  /0.95; 4. то различие между с, и с2 незначи
мо. Следовательно, все результаты обоих методов отражают истинное содержа
ние С и О  в минерале. Поэтому данные анализа могут быть представлены в виде

с ±  /р. , S H n  ,
где с среднее арифметическое из всех ri\ -+- пч результатов: с =  
=  .38.20 +  38.00 +  37,66 +  37.70 +  37.65 +  37,55 =  ^  $ =  ^

Результат анализа: (37,79rtr0,26) % .

6. При определении кальция гравиметрическим методом полу
чили следующее содержание СаО ( % ) :  12,86; 12,90; 12,93; 12,84. 
Вычислить стандартное отклонение в определении содержания 
кальция. Ответ: 0,04.

7. В серебряной монете при анализе параллельных проб полу
чили следующее содержание серебра ( % ) :  90,04; 90,12; 89,92; 
89,94; 90,08; 90,02.Вычислить стандартное отклонение единично
го определения и доверительный интервал среднего значения 
(для Р  =  0,95). Ответ: 0,08; 0,08.

8. При определении сурьмы в сплаве титриметрическим ме
тодом получили следующие данные ( % ) :  11,95; 12,03; 11,98;
12,04. Вычислить стандартное отклонение единичного определе
ния и доверительный интервал среднего значения (для Р  =  0,95). 
Ответ: 0,04; 0,07.

9. При определении концентрации перманганата калия 
¿ '(V sK M nO i) тремя студентами получены следующие результа
ты (моль/л): а) 0,1013; 0,1012; 0,1012; 0,1014; б) 0,1015; 0,1012; 
0,1012; 0,1013; в) 0,1013; 0,1015; 0,1015; 0,1013. Вычислить 
стандартное отклонение единичного определения и доверитель
ный интервал среднего значения (для Р  — 0,95). Ответ: 1,2 • 10-4; 
0 ,8-10  \

10. Содержание марганца в четырех образцах ферромарган
ца по результатам анализов составляет ( % ) :  а) 21,34; 21,32; 
21,31; 21,35; б) 34,45; 34,41; 34,42; 34,43; в) 50,17; 50,14; 50,13; 
50,16; г) 65,57; 65,56; 65,59; 65,60. Вычислить стандартное откло
нение в определении содержания марганца. Ответ: 0,02.

11. При анализе топаза получили следующие данные о содер
жании в нем AI2O3 ( % ) :  53,96; 54,15; 54,05; 54,08; 54,32. Уста
новить, является ли последний результат грубой погрешностью? 
Ответ: Нет.

12. При анализе апатита получили следующие данные о со
держании в нем Р 20 5 ( % ) :  35,11; 35,14; 35,18; 35,21; 35,42. Уста
новить, является ли последний результат грубой погрешностью. 
Ответ: Да.

13. При определении сульфат-иона гравиметрическим мето
дом были получены следующие данные о содержании ЗОз ( % ) :  
15,51; 15,45; 15,48; 15,53; 16,21. Определить, является ли послед
ний результат грубой погрешностью? Ответ: Да.



14. Имеется ли систематическая погрешность в определении 
платины новым методом, если при анализе стандартного образ
ца платиновой руды, содержащего 85,97 % Р\ , были получены 
следующие результаты Р1 ( % ) :  85,97; 85,71; 85,84; 85,79. Ответ: 
нет.

15. Содержание активного хлора в хлорной извести состав
ляет ( % ) :  37,11; 37,18; 37,23; 37,15. Среднее значение генераль
ной совокупности (г =  50) 37,02. Установить, существует ли зна
чимое различие между выборочным средним и средним генераль
ной совокупности. Ответ: различие значимо при Р  =  0,95.

16. Содержание азота в аммиачной селитре равно 34,90%. 
При анализе этой селитры были получены следующие результа
ты параллельных определений ( % ) :  34,52; 34,72; 34,68; 34,64. 
Установить, существует ли значимое различие между выбороч
ной средней и средней генеральной совокупности. Ответ: разли
чие значимо при Р  =  0,95.

17. При анализе стали получили следующее содержание 
марганца: 48,35 и 48,00%. Установить, сколько параллельных 
проб необходимо для определения марганца с доверительным 
интервалом ±0,48? Ответ: 4 пробы.

18. Содержание Ре20 ;< в руде определили пермапганатомет- 
рическим методом и методом комплексопометрии. При этом полу
чили следующие результаты ( % ) :  а) 60,12; 61,00; 61,25; б) 58,75; 
58,90; 59,50. Существует ли статистически значимая разноси, 
между результатами анализа этими методами? Ответ: разли
чие 5 незначимо; различие значимо для с.

Г л а в а  8 
ГРАВИМЕТРИЧЕСКИИ АНАЛИЗ

8.1. С У Щ Н О С Т Ь  ГР А В И М ЕТ Р И Ч ЕС К О ГО  А Н А Л И З А

Перед изучением этой главы рекомендуется повторить мате
риал об осаждении и растворении малорастворимых соедине
ний (см. гл. 5).

Гравиметрический анализ основан на определении массы ве
щества.

В ходе гравиметрического анализа определяемое вещество 
или отгоняется в виде какого-либо летучего соединения ( м е т о д  
о т г о н к и ) ,  или осаждается из раствора в виде малораство
римого соединения ( м е т о д  о с а ж д е н и я ) .  Методом отгон
ки определяют, например, содержание кристаллизационной воды 
в кристаллогидратах, если вещество при нагреваиии не претер
певает других химических изменений, кроме выделения воды:

ВаС12-2Н20  (к ) =  ВаС12 (к ) +.2НаО (г )

Для определения содержания ЭЮг часто используют реакцию с
из



фтороводородной (плавиковой) кислотой, в результате которой 
образуется летучий S iF4:

S i0 2 +  4H F =  S tF4 +  2Н20

Метод отгонки применяют также при анализе карбонатов, не
которых нитратов и других соединений, образующих летучие 
продукты реакции. Содержание анализируемого компонента опре
деляют по изменению массы вещества в результате термической 
обработки (обычно, уменьшению) или по увеличению массы 
поглотителя газообразных продуктов реакции.

Методы осаждения применяются более широко и их практи
ческое значение намного больше, чем методов отгонки.
| Соединение, в виде которого определяемый компонент осаждается из раство-
• ра, называется формой осаждения.

Например, при осаждении сульфата формой осаждения яв
ляется B a S 0 4, при осаждении железа ( I I I )  — соответствующий 
гидроксид F e (O H ) 3. После фильтрования и промывания осадок 
высушивают или прокаливают до постоянной массы и взвеши
вают.
| Соединение, в виде которого производят взвешивание, называют гравимет- 
'  рической формой.

При высушивании и прокаливании осадков могут происхо
дить химические процессы, например

2 F e (O H )3 =  Fea0 3 +  3HsO 
С аС 20 4 =  СаСОз +  СО

Гравиметрическая форма по составу может отличаться от формы 
осаждения. Нередко, однако, форма осаждения и гравиметри
ческая форма совпадают, как это видно на примере B aS0 4.

8.2. ФО РМ А ОСАЖДЕНИЯ

В качестве формы осаждения в гравиметрическом анализе 
можно использовать далеко не любой осадок.

К  форме осаждения предъявляются следующие основные 
требования: 1) осадок должен быть малорастворим, т. е. осажде
ние должно быть достаточно полным; 2) полученный осадок 
должен быть чистым и легко фильтрующимся.

Необходимо также, чтобы из формы осаждения легко полу
чалась гравиметрическая форма.

В полной мере всем требованиям ни один из осадков не 
удовлетворяет. Однако, основываясь на общетеоретических пред
ставлениях о свойствах растворов и осадков и опираясь на гро
мадный практический опыт аналитической химии, можно преду
смотреть и создать такие условия осаждения, при которых 
предъявляемые требования будут удовлетворены в максимально 
возможной степени.

Решающее влияние на полноту осаждения и свойства осад



ков оказывают следующие условия: 1) концентрация (коли
чество) осадителя; 2) температура; 3) концентрация посторонних 
солей.

8.2.1. Полнота осаждения

Выясним, при каких условиях будут выполнены основные тре
бования, предъявляемые к форме осаждения. Путь, например, 
БО2- осаждается ионами Ва2+ в виде Ва$ 0 4. Концентрация 
ионов БО2“  и Ва2+ в растворе над осадком будут определяться 
произведением растворимости:

П Р ° =  |В а 2+] [ Ь 0 2г ]  ув.-Тзо! ■

Требование полноты осаждения сульфата вовсе не означает, 
что концентрация сульфат-иона в растворе после осаждения 
должна быть равна нулю, так как П Р — величина конечная. 
Обычно осаждение считают полным, если в растворе остается 
масса вещества, меньшая чувствительности аналитических весов, 
т. е. меньше, чем 1,0* 10“  ̂ г. Это значение не превышает по
грешности взвешивания и, таким образом, не может изменить по
казаний аналитических весов. Если молярную массу осаждае
мого соединения принять равной 100 г/моль и объем раствора 
1 л, то молярная концентрация осаждаемого вещества в раство
ре над осадком составит 1,0* 10—6 моль/л. Это значение часто 
принимают как количественный, критерий полноты осаждения. 
Найдем, при какой концентрации ионов Ва2+ сульфат будет пол
ностью осажден из раствора, если условием полноты осаждения 
считать [ Э0 4 ~ ] ^  1-10"6 моль/л. Подставляем это значение в 
выражение произведения растворимости:

1П 2-, ^  nPB.su. 1,0-ю-10 . . . . .  4
|Ва ' " Т Щ Ъ ^ ' ц м р т “ 1'1' 11 моль/л-

Коэффициенты активности для простоты расчета принимаем рав
ными 1. Численное значение 1,0-10-4 характеризует равновесную 
концентрацию ионов Ва2+ в растворе после осаждения и не 
включает то количество вещества бария, которое было израсхо
довано на образование осадка.

ПР зависит от температуры. Эта зависимость выражается 
известным в химической термодинамике уравнением изобары ре
акции (2.12). Процесс растворения малорастворимой соли обыч
но эндотермичен, т. е. ДЯ>0, и, следовательно, >  0, т. е. с
ростом температуры ПР растет. Таким образом, с точки зрения 
полноты осаждения низкая температура является благоприятным 
условием. Следует, однако, заметить, что при очень малых зна
чениях ПР, какими, например, характеризуются гидроксиды ж е 
леза или алюминия, влияние температуры на полноту осаждения 
оказывается практически несущественным, так как полнота 
осаждения достигается при всех температурах.



Таким образом, для достижения полноты осаждения необ
ходим избыток осадителя и нежелательны посторонние электро
литы, вызывающие уменьшение коэффициентов активности и, 
как следствие, возрастание растворимости осадка. Однако чрез
мерно большой избыток осадителя также нежелателен, так как 
это может привести к частичному растворению осадка за счет 
комплексообрэзования и солевого эффекта: кроме того, избыток 
осадителя увеличивает загрязнения осадка вследствие соосажде- 
ния.

В практических условиях берется некоторый заведомый из
быток осадителя, предусмотренный в аналитических прописях, и, 
кроме того, полнота осаждения обычно контролируется добавле
нием небольшого количества осадителя в прозрачный раствор 
над отстоявшимся осадком до фильтрования.

8.2.2. Чистота осадка
Образование осадков является сложным физико-химическим 

процессом, закономерности протекания которого раскрыты не 
полностью. Образование незагрязненных крупнокристаллических 
осадков является необходимым условием получения точных 
результатов в гравиметрическом анализе. Крупнокристалличе
ские осадки получаются более чистыми, чем мелкокристалличе
ские или аморфные, так как имеют менее развитую поверхность 
и поэтому адсорбируют меньше примесей и, кроме того, крупно
кристаллические осадки легко фильтруются. Мелкокристалличе
ские осадки могут забивать поры фильтра и тогда скорость 
фильтрования падает практически до нуля. Таким образом, для 
получения чистых, легко фильтрующихся осадков необходимо 
предусмотреть условия осаждения, при которых образуются 
крупные кристаллы.

Образование осадка начинается с формирования з а р о д ы-  
ш е й или ц е н т р о в  к р и с т а л л и з а ц и и  — мельчайших 
образований по размерам, сравнимых с размерами молекул 
или несколько большими. Рост этих образований в растворе 
приводит к появлению более крупных частиц, которые и выпа
дают в осадок. Таким образом, на размер кристаллов оказы
вают влияние относительные скорости двух основных процессов: 
скорость образования центров кристаллизации и скорость роста 
кристаллов. При небольшой скорости образования центров 
кристаллизации по сравнению со скоростью роста кристаллов в 
растворе будет происходить образование небольшого числа круп
ных кристаллов. Если же скорость образования центров кри
сталлизации будет превышать скорость роста кристаллов, в ра
створе образуется большое число мелких кристаллов.

Скорость образования центров кристаллизации, а следова
тельно, и их число зависят от величины о т н о с и т е л ь н о г о  
п е р е с ы щ е н и я  (ОГ1 ) раствора, которое выражается:



где ф — концентрация осаждаемого компонента; 5 — его раство
римость.

Чем больше относительное пересыщение, тем больше скорость 
образования центров кристаллизации и тем мельче будут обра
зующиеся кристаллы. Для уменьшения числа центров кристалли
зации в растворе в соответствии с формулой (8 .1 ) необходимо 
уменьшить <2 и увеличить 5. По этой причине перед осажде
нием многих веществ раствор рекомендуется разбавить для 
уменьшения С} и нагреть для увеличения 5. а также ввести 
электролит, чаше всего соли аммония, для увеличения 5 или с 
этой же целью подкислить раствор.

Осаждение в количественном анализе почти всегда ведут из 
кислых растворов. Осадителями часто являются анионы слабых 
кислот, концентрацию которых можно регулировать изменением 
pH раствора. Так, например, если в подкисленный раствор соли 
кальция ввести щавелевую кислоту, то никакого осадка не вы
падает, так как концентрация оксалат-иона С2О Г в кислом ра
створе недостаточна для достижения ПР оксалата кальция. При 
добавлении в этот раствор аммиака кислотность уменьшится и 
концентрация СгО^-ионов увеличится:

н2с2о4 + 1чн3 = ЫН4+ + НСгОГ 
НСгОг + РШ3 = [ЧН? 4- С20? -

При некотором значении pH будет достигнуто произведение 
растворимости СаСгО^НгО и начнется выпадение осадка. Так 
как в этих условиях растворимость соли довольно высока, отно
сительное пересыщение будет небольшим и осадок будет круп
нокристаллическим. В конце осаждения в раствор добавляют 
избыток аммиака и добиваются полноты осаждения.

Еще более эффективным приемом равномерного введения не
больших концентраций осадителя является о с а ж д е н и е  и з  
г о м о г е н н о г о  р а с т в о р а  (гомогенное осаждение), или 
м е т о д  в о з н и к а ю щ и х  р е а к т и в о в .  В этом методе 
осадитель образуется в результате гидролиза специально введен
ного реагента в анализируемом растворе. Например, при осаж 
дении оксалата кальция в кислый раствор, содержащий ионы 
Са2+ и щавелевую кислоту, вводят карбамид, который при на
гревании медленно гидролизуется:

(ЫН2)СО + Н20 =  2ЫНл + С()2

Образующийся аммиак уменьшает кислотность раствора, что 
приводит к медленному увеличению концентрации СгО^"-ионов
и, как следствие, к осаждению крупнокристаллического осадка 
оксалата кальция. Сульфат-ион в растворе по этому методу полу
чают при гидролизе диметил- или диэтилсульфата:

(СНз) 2504 + 2Н20 = 2СН:<ОН + Н804 + Н4 
а фосфат — при гидролизе триметилсульфата.

Однако растворимость некоторых осадков бывает настолько



малой, что ее не удается повысить до значений, которые могли 
бы привести к уменьшению числа центров кристаллизации в 
растворе. К  таким соединениям относятся, например, гидрокси
ды алюминия, железа и др. Эти осадки не удается получить 
в виде крупнокристаллических, и они всегда осаждаются как 
мелкокристаллические или аморфные. Легко фильтрующиеся 
аморфные осадки получаются при сливании концентрированных 
растворов и последующем разбавлении раствора с осадком перед 
фильтрованием.

Основными причинами, вызывающими загрязнение осадков, 
являются процессы а д с о р б ц и и  и о к к л ю з и и .  Чем мель
че кристаллы осадка, тем больше их суммарная поверхность и 
тем большее число ионов будет на них адсорбировано. С этой 
точки зрения в гравиметрическом анализе более предпочтитель
ными являются крупнокристаллические, а не аморфные осадки с 
сильно развитой поверхностью.

На состояние и сдвиг адсорбционного равновесия влияют 
температура раствора и природа адсорбирующегося иона. При 
повышении температуры адсорбция уменьшается, что приводит к 
получению более чистых осадков.

Исследования показали, что в первую очередь на осадке ад
сорбируются ионы, входящие в состав осадка. При адсорбции 
на ионном кристалле проявляются также некоторые другие за
кономерности. Из двух ионов с одинаковым зарядом преимуще
ственно адсорбируется ион, концентрация которого больше, а при 
одинаковой концентрации и разных зарядах преимущественно 
адсорбируется ион с более высоким зарядом. Из ионов с одина
ковыми зарядами и концентрациями в первую Ьчередь адсор
бируется ион, который образует наименее растворимое или наи
менее диссоциирующее соединение с ионами осадка. Например, 
для осаждения SO 4- берут ВаСЬ, а не Ва(1\Юз)2. потому что 
нитрат бария менее растворим и менее диссоциирован, чем хло
рид, и, кроме того, нитрат с сульфатом бария образует твердые 
растворы, а хлорид не образует. Последняя особенность, по- 
видимому, является решающей при выборе хлорида бария в ка
честве осадителя сульфат-ионов. Использование для этой цели 
Ва(ЫОз)г приводит к получению завышенных результатов.

Высказанные соображения показывают, что для получения 
чистых осадков осаждение необходимо проводить из горячих 
растворов небольшим избытком осадителя в присутствии аммо
нийных со'лей. Добавление солей аммония, как и других элект
ролитов, предотвращает образование коллоидных растворов, но 
соли аммония предпочтительнее потому, что ■ при последующем 
прокаливании осадка они образуют летучие продукты и, таким 
образом, их адсорбция на осадке не будет вызывать погрешности 
анализа.

Для уменьшения загрязнения за счет соосаждения часто 
применяют н а с т а и в а н и е ;  кристаллический осадок вместе 
с маточным раствором выдерживают более или менее длительное



время, в течение которого в системе раствор — осадок протекают 
сложные физико-химические процессы, называемые с т а р е н и 
ем о с а д к а .  Длительность старения или созревания различ
ных осадков колеблется в очень широких пределах (от 0,5 до 
10...20 ч), а нередко раствор с осадком рекомендуется оставить 
на ночь. В процессе старения происходит р е к р и с т а л л и з а 
ц и я  первичных частиц, растворение мелких и рост крупных 
кристаллов, поскольку растворимость кристаллов с уменьшением 
их размера увеличивается, превращение осадка в устойчивую 
модификацию и т. д. При этом протекает также о б м е н н а я  
а д с о р б ц и я ,  сущность которой заключается в замене ионов, 
не удаляющихся при прокаливании осадка, на ионы удаляющие
ся, большей частью на ионы аммония, соли которых при прока
ливании образуют газообразные продукты разложения и таким 
образом не вносят погрешности при взвешивании осадка. Во 
многих аналитических прописях рекомендуется проводить осаж
дение в присутствии солсй аммония. Одной из основных причин 
такой рекомендации является создание условий для обменной 
адсорбции, т. е. для замены адсорбированных ионов на ионы 
аммония.

Некоторые осадки, однако, при настаивании загрязняются в 
результате процессов п о с л е о с а ж д е н и я или последующе
го осаждения. Хорошо известно, например, что оксалат кальция, 
осажденный в присутствии ионов Мд2̂ , при длительной выдерж
ке загрязняется магиием, и поэтому осадок СаСаО^НгО реко
мендуется выдерживать перед фильтрованием не более одного 
часа после осаждения. Физико-химические причины послеосаж- 
дения не совсем ясны. Существенное значение имеет взаимодей
ствие осадителя, адсорбированного на осадке, с ионами в ра- 
ств оре.

Наиболее радикальным средством борьбы с загрязнением 
осадка является п е р е о с а ж д е н и е, или повторное (кажде
ние. Для этого осадок фильтруют, промывают на фильтре, ра
створяют в кислоте и снова осаждают. Содержание примесей 
в полученном таким образом осадке резко снижается.

Сопоставление условий, при которых достигается полнота 
осаждения и получается крупнокристаллический чистый осадок, 
показывает, что на первый взгляд они довольно противоречивы. 
Для достижения полноты осаждения нужна низкая температура 
(чтобы понизить 11Р), а для получения чистых, легко фильтрую
щихся крупнокристаллических осадков необходимо вести осаж
дение из горячих растворов. Для полноты осаждения требуется 
избыток осадителя, а для получения чистых крупнокристалли
ческих осадков следует ограничиваться минимальным количест
вом осадителя и т. д. Противоречия здесь чисто кажущиеся. 
Требования, относящиеся к образованию чистых крупнокристал
лических осадков (горячие растворы, концентрация осадителя 
и т. д.), соблюдаются в начале осаждения, когда идет формиро
вание кристаллов, а для обеспечения полноты осаждения в кон



це процесса следует добавить избыток осадителя. Конкретные 
рекомендации о количестве осадителя и других условиях осаж
дения обычно указываются в аналитических прописях.

8.2.3. Промывание осадков

Крупнокристаллические легко фильтрующиеся осадки промы
вают непосредственно на фильтре. Аморфные студенистые осад
ки обычно перед перенесением на фильтр промывают д е к а н 
т а ц и е й ,  сливая прозрачную жидкость над осадком через 
фильтр и снова взмучивая осадок промывной жидкостью и опять 
ее сливая. Промывание декантацией часто применяют при пере- 
осаждении. При этом первичный осадок совсем не переносят на 
фильтр, а после промывания декантацией растворяют и пере- 
осаждают, не забывая, разумеется, и ту небольшую массу осад
ка, которая могла оказаться на фильтре при промывании де
кантацией.

Осадок на фильтре промывают небольшими порциями п р о- 
м ы в н о й  ж и д к о с т и ,  так как при одном и том же общем 
объеме промывных вод многократная промывка небольшими пор
циями является более эффективной, чем при меньшем числе раз 
большими порциями жидкости.

Действительно, если Vo -  объем маточного раствора, остающийся в осадке 
после фильтрования, а с ° —  концентрация загрязняющих примесей в этом ра
створе (г/мл), то общее содержание примесей будет Vaс" (г ). При промывании 
осадка на фильтре промывной жидкостью объемом V мл концентрация приме

р е 0сеи уменьшается до с i = -г-.— ;—тт-, после второго промывания она будет состав- 
Vo +  V

VQc, / Vo у  (| „ / Vo V о
л я т ь  с̂ = i V o + V ) = { - w r v ) c ’ а  П 0 с л е  " Р ° м ы ™  с" = ( ж + у  ) с '

Общее содержание примесей в растворе с осадком в конце промывания будет 
равно

m" = l v " = (T 7 T T ) ”l v "'
Если промывать пять раз, расходуя по 10 мл промывной жидкости на к а ж 

дое промывание, то Vo =  1,0 мл и с° =  0,1 г/мл, а содержание примесей в раство-

( 1.[ \5
— — • 1 - 0,1 =  1,0 -10 г.

Если этот же объем промывной жидкости (50 мл) израсходовать за два раза, то

т 2 =  ( - — L— - V .  1 -0,1 =  1,5-10-4 г. К а к  видно, при пятикратном промывании 
\ 1 “К 25 )

содержание примесей п осадке оказывается примерно на два порядка меньше, 
чем при двукратном, хотя в обоих случаях расходовался один и тог же объем 
промывной жидкости.

Приведенные расчеты носят приближенный характер, так как 
в них не учитываются адсорбционное равновесие, действие 
капиллярных сил. затрудняющих просачивание промывной жид
кости, и другие факторы. Однако основной вывод об эффектив
ности многократных промывок малыми порциями жидкости оста
ется справедливым и при самом строгом учете различных фак
торов.



В качестве промывной жидкости только в редких случаях 
применяют воду. Обычно берут раствор соли аммония, имеющей 
общий ион с осадком, разбавленный раствор аммиака или азот
ной кислоты или какого-либо другого электролита. При выборе 
промывной жидкости учитываются растворимость осадка, воз
можность гидролиза при промывании и склонность осадка к 
и е п т и з а ц и и. Чтобы уменьшить потери при промывании 
осадка за счет растворимости, в промывную жидкость вводят 
электролит, имеющий общий ион с осадком. По правилу П Р 
присутствие в растворе общего иона будет понижать раствори
мость осадка. Гидролизующиеся осадки промывают раствором 
реагента, подавляющего гидролиз, или неводным растворителем 
(часто спиртом), а склонные к пептизации осадки - раствором 
соли аммония или другого подходящего электролита. В качество 
промывной жидкости иногда применяют насыщенный раствор 
соединения, выделенного в осадок. Например, осадок РЬБО,, 
промывают насыщенным раствором этого соединения.

На заключительной стадии анализа осадок (форму осажде
ния) после фильтрования и промывания высушивают или про
каливают и получают в результате такой термической обработки 
гравиметрическую форму — соединение, пригодное для взвеши
вания. Высушивание или прокаливание осадка продолжают до 
тех пор, пока его масса не станет постоянной, что обычно рас
сматривается как критерий достигнутой полноты превращения 
формы осаждения в гравиметрическую форму и указывает на 
полноту удаления летучих примесей - растворителя, адсорби
рованных солей аммония и т. д. Осадки, полученные в результа
те реакции с органическим осадителем (диметилглиоксимом, 
8-оксихинолином и др.), обычно высушивают, осадки неоргани
ческих соединений, как правило, прокаливают. В зависимости от 
физико-химических свойств осадка при прокаливании он остается 
неизменным или претерпевает существенные химические превра
щения. Неизменным при прокаливании остается, например, суль
фат бария. Осадок гидроксида железа переходит в оксид:

Еще более сложные превращения могут происходить с оксалатом 
кальция:

В зависимости от температуры прокаливания можно получить 
СаСО.ч или СаО или их смесь. Если в результате прокаливания 
будет получена смесь СаСОз +  СаО с неизвестным соотноше
нием компонентов, то расчет результата анализа ио'масее осадка 
будет невозможен. Отсюда вытекает главное требование к гра

8.3. ГР А В И М ЕТ Р И Ч ЕС К А Я  Ф О Р М А

2 Fe (О Н ) з FeaOs +  З Н 20

С аС 20 4-Н20  =  С а С 20 , +  Н 20  
СаС 20 4 =  СаСОч +  СО  
СаСОч =  С аО  +  С 0 2

(200 °С)
(475...525°) 
(900...1000 °С )



виметрической форме: необходимость точного соответствия ее со
става определенной химической формуле, так как только тогда 
по массе осадка можно рассчитать содержание анализируемого 
компонента в пробе. Лишь иногда, когда получаются осадки 
сложного состава, например типа солей гетерополикислот, это 
требование выполняется не вполне строго. В этих случаях при
ходится особенно тщательно соблюдать условия работы, изло
женные в аналитических прописях, чтобы при осаждении и по
следующей обработке получить в качестве гравиметрической 
формы соединение ожидаемого эмпирического состава.

Гравиметрическая форма должна обладать также определен
ной химической устойчивостью в некотором достаточно широко 
интервале температур. Она должна получаться по возможности 
при сравнительно низкой температуре (400...500°С) и не изме
няться при более высокой (700...800° до 1000°С), оставаться 
устойчивой на воздухе при обычной температуре, т. е. не быть 
гигроскопичной и не реагировать с другими компонентами окру
жающей атмосферы.

Желательно, чтобы у гравиметрической формы была большая 
относительная молекулярная масса и содержание определяемого 
элемента в ней было возможно меньшим. Вполне понятно, что 
чем меньше содержание анализируемого элемента во взвешивае
мом осадке, тем меньше будут сказываться погрешности взве
шивания на результатах анализа.

8.4. РА С Ч ЕТ Ы  В  ГРА В И М ЕТ РИ Ч ЕС К О М  А Н А Л И ЗЕ

Если т  — масса гравиметрической формы, например ВаЭО^ 
а в результате анализа требуется определить массу серы Б, то 
результат можно рассчитать по простой пропорции. Обозначим 
молярную массу ВаБО.) как М (Ва504), молярную массу 5 
как М (5 ). Составим пропорцию:

из М  (В а Б С М  г ВаЗОп получается М  (Э ) г Б 
« т  (В а Б О О  « * « х « Б

Решая эту пропорцию, получаем

х =  т  (В а Б О , )  ■ (8.2)

Отношение молярной массы определяемого компонента к молярной 
массе гравиметрической формы называют ф а к т о р о м  п е- 
р е с ч е т а, или г р а в и м е т р и ч е с к и м  ф а к т о р о м  (мно
жителем), или просто фактором и обозначают буквой F. Следо
вательно,

М |Ва8 О4)
и вместо (8.2) можно записать:

х — тР .

При вычислении гравиметрического фактора необходимо учиты



вать стехиометрическис коэффициенты в химических формулах 
определяемого вещества и гравиметрической формы, с тем чтобы 
число атомов определяемого компонента в числителе и знамена
теле дроби было одинаковым.

VlЛ'í (определяемого вещества)
М  (гравиметрической формы)

Равенство этого числа атомов обеспечивают коэффициенты V, 
и \*2 соотношения (8.3). Например, при расчете содержания 
по массе М^Р^О? фактор пересчета будет равен

с _  2М ( М е )
^(МК2р,()7) ■

что легко получается из пропорции:
2/М(Мё ) -  Л ^ / В Д ^ О ; )  

р -  ]

Несколько более сложные соотношения получаются при расчете, 
например, содержания Рез0.ь если гравиметрической формой 
является РегО.ч. В этом случае пропорция имеет вид 

ЗЛ4{КеаОч) - 2 Л 4 ( Н е 30<) I ЧМ  ( ^ 0 « )

1 ~ 1 “  ЗМ(Ре20;1) ■
Определяемое вещество может и не входить в состав гравиметри
ческой формы. Например, содержание железа ( I I I )  в растворе 
сульфата железа Ре2(504Ь  можно определить по массе осад
ка Ва801, полученного из этого раствора. Один моль Ре^ЭО-О ) 
содержит 2 моль Ре,+ и 3 моль 8 О?- , поэтому фактор пересчета 
рассчитывается по следующей пропорции:

2М  (Ие) -  З Л П В а Б С М  I г  2М ( Р е )

Р ~  1 I ЗМ  (ВаЭО4) '
Численные значения факторов пересчета для большинства 

практически важных определений рассчитаны с высокой точно
стью и приведены в справочниках.

Гравиметрический анализ в области содержаний определяе
мого компонента нескольких десятых процента и больше харак
теризуется очень высокой точностью. Ориентировочную погреш
ность гравиметрического метода можно оценить с помощью фор
мулы (7.9). В лабораторных работах по гравиметрическому ме
тоду обычно требуется определить массу вещества в пересчете 
на заданное соединение. Например, при анализе сульфата ре
зультат определения часто пересчитывают на содержание ЭОч 
по формуле

т  (ЯОл) = т ( В а 5 С М К ,

где т (5 0 з )  — масса 50. ;̂ т ( В а 5 0 4) — масса прокаленного 
осадка ВаЬО,), остающаяся постоянной при повторном прокали
вании, Г  -- фактор пересчета.

Для оценки возможной относительной погрешности анализа 
применяем формулу (7.9)



г / (  5в’5° '  У+  Г— Т'  \ т(Ва304) )  \  ¥ )

где 5 Н()„ 5 Ва8„4 и Я,- — погрешности определения, соответственно, 
масс 50:1, ВаБО.) и величины Г.

Погрешность в значении фактора 5  ̂ бывает пренебрежимо 
мала и вторым слагаемым в подкоренном выражении уравне
ния (8.4) обычно пренебрегают. При этом условии уравнение
(8.4) переходит в

•^ 50 ,1  ___

/«(ЭОз) т (В а 5 0 4)

Относительная погрешность определения массы БО.ч равна отно
сительной погрешности определения массы ВаБОц. Масса грави
метрической формы т (& а $ 0 4 ) получается как разность двух 
взвешиваний на аналитических весах:

т  (В а Э О « ) =  т 1 — т ? ,

где т , -— суммарная масса тигля и Ва80.ь т.2 — масса пустого 
тигля.

Погрешность взвешивания примерно одинакова в обоих слу
чаях:

31= За.
Тогда абсолютная погрешность определения массы ВаБО* в со
ответствии с уравнением (7.9) будет равна:

ЗйаЭО, = Л/5‘ + ^  (8-6)
Прокаливание осадка до постоянной массы прекращают, 

когда два последовательных взвешивания различаются не более 
чем на 2■ 10 "4 г, что характеризует обычную погрешность взве
шивания на аналитических весах. Принимаем 51 =  5а =  2-10 г 
и по уравнению (8.6) вычисляем абсолютную погрешность опре
деления массы Ва504:

)BaSO, / (2  • 1 0 "4) ' +  (2 • 10' 4) " =  3-10-"1 г.

Масса прокаленного осадка ВаБО^ составляет 0,2...0,4 г. 
Взяв для ориентировочного расчета т Ва5О<=0,3, определяем по 
уравнению (7.3) относительную погрешность анализа:

3-1Г< 100 = 0,10%.
т (В а 5 0 4 ) 0,3

Определение сульфата нередко производят в а л и к в о т е ,  т. е. 
в таком объеме раствора, для которого известно его отношение 
ко всему объему анализируемого вещества. Для отбора аликвоты 
анализируемый раствор помещают в мерную колбу, наполняют 
ее до метки водой и пипеткой отбирают определенную часть 
раствора (которую и называют аликвотой) для осаждения.



Если VK —  объем мерной колбы, V„ — объем пипетки, то

m (S 0 3) =  m (B a S 0 4) F  ~~у~

Д ля расчету погрешности такж е  используем формулу (7.9):

_ _  1 / (  ^ B a S O , V ~ 7 ^ V  7~5vT V
m (S 0 3) У  V m (B a S 0 4) V  +  +  1 “ ¡7 T  J  <87>

Погрешностью за счет неточности в факторе пересчета F  пре
небрегаем. 1

Подставляем в уравнение (8.7) приближенные значения:

- Sso' =_ l/7 ~3-l°-4V Í  (  (>.Q4 V  , /0.02 V
т  (SO:j) У \  0,3 )  +  V 1 Ó 0 /  \ 2 0 /  =  1 ,5 ‘ 10 • или 0,15% .

Относительная погрешность анализа возросла за счет погрешно
стей в определении 1/к и V„.

В  заводских и научно-исследовательских лабораториях не
редко требуется определить серу в какой-либо пробе в пересчете 
на массовую долю ( % )  SO ?. В  ходе анализа серосодержащие 
соединения окисляют до SO* и осаждают в виде B a S 0 4 кото
рый затем взвешивают. Если  осаждение BaSO , производится 
в аликвоте, результаты такого анализа могут быть рассчитаны 
по формуле '

™  _ M B a S O O _

т  Vn '
где т  — масса пробы.

Погрешность рассчитывают по уравнению (7 .9 ):
S*0< л/(  5BaSQ4 у ,  /■Si/, у  / S Vn у  у  S m \¿ 

m ( S O :t) У \  m (B a S O i)  /  +  V ~ ñ /  +  V T T /  +  ’

Ss0a i/T I3-10“ 4 Y ,  f 0'04Y ,  / 0,02 y ,  /  3- lo-4 y  (8'8>
"U SO .0  y \  0,3 )  +  \ - ¡ w )  +  {~ 2 Ó ~ )  +  ( ----¡— )  =

=  1 .5 -10- 3 , или 0 ,15% .

Увеличения погрешности не произошло, хотя в расчетной форму
ле появилось еще одно экспериментальное измерение массы. 
!очность взвешивания массы в 1 г на аналитических весах 
достаточно высока и не может привести к заметному увеличению 
суммарной погрешности результата анализа.

Уравнения (8.7) и (8.8) показывают, что погрешность рас
сматриваемого анализа зависит главным образом от относитель
ной погрешности взвешивания прокаленного осадка и от относи
тельной погрешности определения объема пипетки. Следователь
но, реального увеличения точности анализа мож но добиться 
уменьшением именно этих погрешностей. В  то ж е  время следует 
отметить, что уменьшение погрешности в массе навески для ана
лиза или объеме мерной колбы не приведет к сколь-либо замет



ному уменьшению погрешности анализа. Таким образом, анализ 
вкпаа'а отдельных слагаемых уравнения (8.8) в общую погреш
ность позволяет наметить пути повышения точности анализа.

8.5. КО Л И ЧЕС ТВЕН Н Ы Е РА ЗД ЕЛ ЕН И Я  
М ЕТ О Д О М  О С А Ж Д Е Н И Я

Количественные разделения методом осаждения основаны на 
различной растворимости соединений с одинаковым анионом или 
катионом. В принципе, количественные разделения могут быть 
осуществлены в двух вариантах. В одном из них создают такие 
концентрационные условия, при которых в осадок выпадает толь
ко определяемое соединение и выпадает полностью, а все осталь
ные компоненты пробы остаются в растворе. Во втором варианте 
осаждают все элементы, кроме определяемого и так называемых 
не мешающих определению, присутствие которых не вызывает 
в дальнейшем каких-либо погрешностей анализа. Подавляющее 
ботыиинство методов разделения основано на использовании 
первого варианта, т. е. осаждении определяемого компонента
пробы.Анионы или кислоты, осаждающие большую группу катионов, 
называют г р у п п о в ы м и  р е а к т и в а м и .  Такими реакти
вами являются, например, гидроксид щелочного металла ^ и н ,  
сероводородная кислота Н25 и др. Последовательное применение 
групповых реактивов позволяет провести количественное разде
ление сложной смеси катионов на несколько аналитических 
групп Применение групповых реактивов упрощает проведение 
анализа, позволяя разрабатывать универсальные схемы анализа, 
предусматривающие наличие в пробе самых различных комби
наций элементов. В то же время отсутствие осадка при действии 
группового реактива говорит об отсутствии в анализируемом
растворе целой группы ионов.

Очень многие катионы образуют малорастворимые соединения 
с анионами слабых кислот или гидроксид-ионами, в связи с чем 
большое значение имеет контроль pH раствора и поддержание 
его постоянной величины. Так, например, создавая разные значе
ния pH раствора, можно осаждать гидроксиды разных металлов, 
добиваясь их количественного разделения. Этот прием получил 
название о с а ж д е н и я  п р и  к о н т р о л и р у е м о м  pH. 
Часто используют при количественных разделениях гакже про
цессы комплексообразования и осаждения органическими реак
тивами.

8.5.1. Разделение гидроксидов и солей слабых кислот
Разделение в виде гидоксидов основано на очень большой раз

нице в растворимости гидроксидов различных элементов. Из ма
лорастворимых солей слабых кислот в практике аналитической 
химии для разделения очень часто применяют соли сероводород
ной кислоты (сульфиды).



Разделение гидроксидов. Типичным примером аналитической 
задачи этого рода является разделение трех- и двухзарядных 
катионов, например, отделение Fe3+ от M g2+ в виде гидроксидов. 
При правильно выбранных условиях разделения железо ( I I I )  
полностью должно быть в осадке, а магний — полностью в 
растворе.

Рассчитаем pH, при котором будет достигнута полнота осаждения Fe3+ 
в виде F e (О Н )К р и т е р и е м  полноты осаждения будет [F e3* 1 ^  10-6 Сначала 
из выражения

ПР|:С(„ Н|, =  [F e 3+] [О Н “ ] 3 =  6,3- Ю -3* 
найдем концентрацию О Н  . при которой будет достигнута полнота осаждения:

рН =  - ] д [ Н +] =  — 18(2,5. 10"4) =  3,6.
Следовательно, для полноты осаждения К е (О Н )з  необходимо поддерживать в 
растворе рИ >  3,6. Однако задача заключается не просто в количественном 
осаждении железа, а в отделении его от магния, присутствующего в растворе.

Магний будет оставаться в растворе до тех пор, пока не будет достигнуто 
произведение растворимости М д (О Н )2, т. е. условием сохранения М е 2+ в раство
ре будет

Если в исходном растворе [M g2+] =  0 ,1 моль/л, то условием иевыпадения 
M g (O H h  будет

Концентрация ионов M g  + в растворе в условиях анализа редко превышает 
0,1 моль/л. поэтому концентрацию [О Н - f <  7,8-10~5 моль/л можно рассматри
вать как более или менее общее условие сохранения M g 2+ в растворе Оно 
соответствует [Н  + ] >  1,0-1 0 '14/7,8-10"6; [Н+] >  1,3-Ю “ 10 моль/л, или рН< 9,9.

Это не противоречит условию полного осаждения F e (O H )3 (pH > 3 ,6 ).  Т а 
ким образом, если в растворе будет поддерживаться постоянное значение pH 
не меньшее, чем 3,6 и не большее, чем 9,9, то железо ( I I I )  полностью будет в 
осадке в виде Fe (О Н ) 3, а магний целиком останется в растворе. Это условие 
можно записать в виде формулы: 3,6 <  pH <  9,9.

Выбранное значение pH практически поддерживают с по
мощью буферных растворов. При этом учитывается возмож
ность взаимодействия компонентов анализируемой смеси с ком
понентами буферного раствора. Например, для разделения Fe3+

4,0-10 моль/л.

Отсюда

и

[M g*- ] [О Н  ] 2 <  ПРмкюн),; 1 I P mrcou,, =  6,0• 10 |и.
Отсюда

/ 6 0 -10 "lu
[О Н  ] ^  у --- — ----моль/л, [ О Н " ] <  7,8-Ю - 5 моль/л.

а если [M g 2+] =  1,0-Ю -2 моль/л, то



и Mg2+ ацетатный буфер нежелателен, поскольку Fe3+ образует 
довольно устойчивые ацетатные комплексы, присутствие кото
рых осложняет разделение. Наиболее подходящим для этого, 
разделения будет аммонийный буфер, так как железп ( I I I )  
аммиачных комплексов не образует, а устойчивость комплексов 
магния ( I I )  с аммиаком невелика и их образование даже улуч
шает разделение.

Состав буферного раствора, обеспечивающего разделение 
Не3+ и M g2 + , можно найти путем расчета равновесия в водном 
растворе аммиака в присутствии соли аммония:

N H 3 +  НО Н  =  №  +  О Н '

Константа этого равновесия равна 1,76-10—0:

[NH J-] [О Н - ] =  76 5 
[N H 3]

откуда
[NHJ-] 1,76-10-*
[N H 3] “  [ О Н ]

Если в качестве оптимального значения pH при разделении 
Fe3+ и M g2+ взять pH 7,0, то, очевидно, в этом растворе [ОН ] =  
=  1,0• 10-7 моль/л и отношение концентраций компонентов бу
ферного раствора составит:

[N H 4+] 1,76-10'
[М Нз] 1,0-10

100 ,

т. е. концентрация солей аммония в буферном растворе должна 
превышать концентрацию аммиака примерно в 100 раз. Осуще
ствлению этого условия благоприятствует осаждение Fe (O H b  
из горячего раствора, так как при нагревании содержание ам
миака в растворе уменьшается. Осаждение обычно проводят 
разбавленным раствором аммиака из кислых растворов, поэтому 
соли аммония образуются при добавлении первых же порций 
аммиака. Аммиак в анализируемый раствор добавляется до-сла
бого запаха.

В аммиачном буферном растворе также происходит разде
ление многих других ионов Al3+—Mg2+; Fe34-—Cu + и т. д.

Разделение сульфидов. Различие в растворимости сульфидов 
составило экспериментальную основу аналитической классифи
кации катионов, предложенной H.A. Меншуткиным еще в 1871 г. 
Эта классификация не потеряла своего значения до настоящего 
времени и идея группового разделения элементов успешно ис
пользуется при проведении полного химического анализа руд, 
минералов, горных пород, концентратов и различных продуктов 
технологической переработки в горнодобывающей промышлен
ности, металлургии, гидроэлектрометаллургии и других отрас
лях промышленности и народного хозяйства.

Одной из важнейших операций такого анализа является



отделение сульфидов, растворимых в разбавленной соляной кис
лоте, от сульфидов, в ней нерастворимых. В разбавленной соля
ной кислоте растворимы сульфиды марганца, железа, цинка и 
некоторых других элементов. Наименьшее численное значение 
ИР среди сульфидов этой группы имеет ЛпБ (П Р Хп.ч =  2.5-10 ' 2'2) 
Нерастворимы в разбавленной соляной кислоте сульфиды кад
мия, ртути, меди и других элементов. Наиболее'растворимым 
сульфидом этой группы является Сс18 (П Р С(15=  1,6-10 28). Раз
деление сульфидов на группы будет достигнуто, если наиболее 
растворимый из осажденных сульфидов (С:с1 Б ) будет полностью 
в осадке, а наименее растворимый сульфид другой группы (2и8) 
полностью останется в растворе. " ’

Критерием полноты осаждения является величина остаточ- 
ной концентрации иона 1 0-10“ 6 моль/л, поэтому если в растворе 
будет [Сс1 ] <  1,0-1,0 моль/л. то осаждение Сс18 и остальных 
сульфидов этой группы будет полным.

Найдем концентрацию сульфид-иона, отвечающ ую этому условию:

гс2-л П Р сьб 1,6 • 10~28
1 [С с^ + ]--- Г б - К Г *  =  1'6-10 моль/л.

Следовательно, условием ладного осаждения сульфида кадмия будет

[5 2-] ^  1,6* 10-22 моль/л.

^ и бЫс° - аД07 с2̂ .льФ ида цинка не мог Образоваться, произведение концентраций 
ионов 5 и 1п не должно превышать П Р 2п5. Если  для ориентировочных расче
тов принять [1п*+]  =  1,0. К Г 2 моль/л. то

Гс 2—-| П Р 2п5 2,5-10-“
~  [2пи ] ----- ¡О773— = 2 ,5 - 1 0  «  моль/л.

Таким образом, для разделения сульфидов кадмия и цинка необходимо 
поддерживать концентрацию Б^-ионов в пределах 2,5-10“ 2 0 Б2' 1 >  1,6Х 
X  10 моль/л. Практически это осуществляют путем поддержания соответствую
щей кислотности раствора при насыщении Н ^ ,  которая может быть рассчитана 
следующим образом. Если — доля Б^-ионов в растворе, равная по урав-
Н (!Н И  Ю  (« 5 .4 1 ) ’

й , К1К2______
'  [Нт Г  + /<,|Н + 1 н- ЛС.АГ, ■

н  А  '  _ Уг Г ^ НаЯги Кс0Н“ еНТг Р ^ ? я существующих в растворе всех форм 
• Ы — —  1НгЪ ] +  [Н Э  ]  +  [Б ], то по уравнению (3.35)

Отсюда

Г Ч 2 ''1  =  П ■ Г° —  _________________ К \ К ‘2 о

Н,5> '1Н+  ̂+ ^,[Н+] + /С,/С, Сн'8-

[ Н +]* +  * , [Н + ] +

Ориентировочная численная оценка показывает, что слагаемыми /С Л Н ‘ I и 
нию М0ЖН°  1фенебречь и Рассчнтать концентрацию ионов водорода по уравпе-

гн +1__ ^1^сй,5 _  1/ 7 ,0-10-7-2,5• 10” 13-0,1 50-10 "
У езп---- =-^гг-



Величина c°H,s принята равной концентрации H*S в насыщенном водном растворе 
(0,1 моль/л). Подставляем предельные концентрации S ' .  Д ля создания в растворе

[S a_] ^  1,6-10-2* требуется [Н  1 ] < - ^ = = = = =  или [ Н + ] < 4  моль/л. Д ля обеспе

чения [S 2+l< 2 ,5 a lü  20 моль/л необходимо поддерживать кислотность [Н +] >

5.0-1° е г н 41 > 0 ,3  моль/л. Таким образом, условие разделения
/2,5- 10"z"

сульфидов становится эквивалентным условию поддержания концентрации ио
нов водорода в насыщенном растворе HaS в пределах: 4,0 >  [Н  ] ^  0,3.

Если концентрация ионов водорода будет ниже, чем указано, 
начнется осаждение ZnS, поскольку будет достигнуто его произ
ведение растворимости. Если кислотность будет выше, осажде
ние CdS будет неполным. Обычно перед насыщением раствора 
сероводородом устанавливают кислотность 0,3 М HCI. В ходе 
реакций осаждения кислотность раствора повышается, так как в 
растворе в результате взаимодействия появляются ионы водо
рода:

Cd*+ +  H 2s  = C ( IS  +  2Н+

Поэтому к концу осаждения анализируемый раствор часто ре
комендуют разбавить водой. Многолетний опыт химиков-анали- 
тиков показывает, что при кислотности 0,3 М HCI достигается 
полное разделение анализируемых элементов в виде сульфидов. 
Кислотность 0,3 М Н О  как оптимальная величина для разделе
ния сульфидов была известна очень давно--еще до появления 
теории электролитической диссоциации. L созданием этой теории 
и экспериментальным определением соответствующих констант 
равновесия кислотность при осаждении сульфидов получила тео
ретическое обоснование.

8.5.2. Разделение с использованием комплексообразования

В .этих методах разделения используется свойство малора
створимых соединений переходить в раствор под действием ве
ществ, образующих координационные соединения с катионом 
или анионом осадка. Например, при действии NaOH на растворы 
соединений железа ( I I I )  и алюминия сначала образуются гид
роксиды этих элементов:

Fe3+ +  30H -  =  F e (0 H )3 
А13+ +  З О Н ’ =  А1 (О Н ) з

Добавление избытка NaOH вызывает растворение гидроксида 
алюминия с образованием гидроксокомплексов.

А1 (О Н ) з +  О Н ' =  А ! (О Н ) Г

и понижение растворимости Fe(OHb в соответствии с прави
лом IIP , что приведет к разделению Fe + и А! . Обычно стре
мятся к тому, чтобы анализируемый ион перешел в осадок, а 
мешающий образовал комплекс и остался в растворе.



В силикатном и многих других тиках анализа для отделения 
кальция от магния и определения кальция используют оксалат 
аммония или щавелевую кислоту. Малорастворимый оксалат 
кальция СаС20 4 -Н2 0  имеет произведение растворимости 2,ЗХ 
Х Ю  9 и выпадает в осадок, а магний при избытке океалат-иона 
образует комплекс М£(Сг0 4 )2 ~ и остается в растворе. Введение 
в анализируемый раствор комплексообразующих добавок (комп
лексонов, оксикислот. аминов и т. д.) и регулирование pH поз
воляет широких предел-ах изменять равновесные концентрации 
ионов и находить оптимальные концентрационные условия раз
деления самых различных их комбинаций.

8.5.3. Разделение с помощ ью органических реагентов

Органические реагенты, используемые для осаждения в неор
ганическом анализе, обладают более высокой селективностью 
по сравнению с неорганическими осадителями и имеют ряд дру
гих ценных аналитических свойств. Осадки неорганических ио
нов с органическими реагентами наиболее полно отвечают тре
бованиям, которые предъявляются к форме осаждения и к грави
метрической форме. Растворимость соединений, полученных при 
взаимодействии органических реагентов с неорганическими иона
ми, очень мала и полнота осаждения, как правило, достигается 
уже при небольших избытках осадителя.

Осадки неорганических ионов с органическими соединениями 
характеризуются достаточной чистотой, почти все обладают кри
сталлической структурой, поэтому легко фильтруются, имеют 
стехиометрический состав и небольшой фактор пересчета. Удач
ное сочетание этих свойств обеспечило органическим реагентам 
широкое применение в гравиметрическом анализе.

Уже первые опыты применения органических реактивов а-нит- 
роз-р-нафтола М. А. Ильинским (1885), диметилглиоксима 
Л. А. Чугаевым (1905) показали чрезвычайную перспективность 
этого направления в аналитической химии. Актуальность теоре
тических и экспериментальных работ в этой области сохраняется 
до настоящего времени. Теория применения органических реак
тивов в аналитической химии обосновывает связь строения и 
свойств органической молекулы со свойствами ионов в растворе, 
формами их существования, электронной структурой, зарядом, 
радиусом и т. д. Установлено, что возможность взаимодействия 
иона с органическим реагентом зависит от наличия в молекуле 
органического соединения так называемых ф у н к ц и о н а л ь 
ных или х а р а к т е р н ы х  а т о м н ы х  г р у п п  на данный 
ион. Такой группой на ион никеля и палладия является — С— С— ,

на ион кобальта — С= С— , на висмут и осмий (=Ы— )— С— ЫНг
N N

II



и т. д. На многие ионы известно несколько характерных групп.
Классическим представителем органических реагентов в грави

метрическом анализе является диметилглиоксим 1ЬС— С— Г^ОН

(реагент Чугаева). До настоящего времени диметилглиоксим 
сохранил большую аналитическую ценность как лучший осади- 
тель никеля при анализе самых различных технических и природ
ных объектов. Он используется также в фотометрическом и не
которых других методах анализа, но основное значение имеет его 
применение в гравиметрии. Важное практическое значение имеет

кобальт в присутствии никеля. Разнообразные применения в ана
литической химии, в том числе в гравиметрическом анализе, имеет

соединения с десятками ионов. Ценными аналитическими свой
ствами обладает тетрафенилборат натрия ЫаВ(СбНй)4, осаждаю
щий ионы калия, аммония и некоторые другие. Можно назвать 
также купферон, антраниловую кислоту, арс.еновые кислоты, 
диантипирилметан и многие другие органические реагенты, эф
фективно используемые в гравиметрическом анализе.

Важной особенностью органических реагентов является воз
можность конструирования различных молекул-аналогов на осно
ве характерной атомной группировки. Меняя или вводя новые 
заместители в молекуле, можно повышать селективность, чувст
вительность, изменять растворимость и другие аналитические 
свойства реагента. Например, осаждение неокупфероном

-01ЧН4 железа, титана, урана и других элементов проис

ходит с большей полнотой, чем осаждение этих элементов куп-

На образование соединений с органическими реагентами су
щественное влияние оказывает pH раствора, так как в ходе та
ких реакций обычно происходит выделение ионов водорода в ре
зультате диссоциации протона карбоксильной, гидроксильной 
или другой протонсодержащей группы органического реагента. 
Например:

Н*С— С=1ЧОН

N 0

а-нитрозо-р-нафтол ОН, количественно осаждающий

8 -оксихинолин образующий малорастворимые,

ОН

N0



он
В зависимости от pH

ОН
разные элементы:
ри  • 3...12 3...14 4...7 4...10 5...10 5...13 5 14 8 13
Осаждаемый
элемент . . Р е ( Ш )  С и (П ) М о (У ! )  А 1 (Ш ) Т1(1У) 1п(11)  Сс1(П ) М ^ (П )

Например, для отделения алюминия от магния с помощью 8 -окси- 
хинолина осаждение А1 (III)  проподят в слабокислой среде аце
татного буфера, в которой ( I I )  оксихинолином не осаждается. 
После отделения алюминия раствор нейтрализуют аммиаком и 
осаждают оксихинолинат магния.

Общее число органических реагентов, применяемых для осаж
дения неорганических ионов, насчитывает несколько тысяч, и это 
количество непрерывно увеличивается вследствие непрекращаю- 
щихся поисков чувствительных и специфичных осадителей на каж
дый ион.

8.5.4. Осаждение с коллектором
Если концентрация анализируемого компонента в растворе 

очень мала, нередко используется метод о с а ж д е н и я  с к о л 
л е к т о р о м ,  или носителем. Осаждение с коллектором основа
но на использовании явления соосаждения, когда микрокомпо
нент выделяется из раствора вместе с осадком специально вве
денного вещества-коллектора (носителя). В качестве коллектора 
применяют гидроксиды, сульфиды, фосфаты, сульфаты и другие 
малорастворимые соединения.

После осаждения на коллекторе осадок можно растворить в 
небольшом объеме кислоты или другого подходящего растворите
ля и количественно определить содержание микрокомпонента, 
концентрация которого увеличится во столько раз, во сколько 
первоначальный объем анализируемого раствора больше объема, 
полученного при растворении осадка. Практически увеличение 
концентрации микрокомпонента происходит на 2 3  порядка, а 
иногда и больше. Например, при определении малых содержаний 
-свинца в качестве коллектора применяют фосфат кальция. К ана
лизируемому раствору добавляют соль кальция и осаждают фос
фатом. Вместе с осаждением кальция происходит соосаждение 
свинца. Осадок фосфатов растворяют в кислоте и определяют сви
нец спектрофотометпически или полярографически. Следы многих 
металлов (№ 2+, С о 4, Сс12+ и др.) количественно соосаждаются 
с гидроксидом железа ( III) , следы цинка — с сульфидом кадмия, 
титана — с гидроксидом алюминия и т. д. Осаждение с коллекто

раствора 8 -оксихинолин осаждает



ром обычно применяется для определения микропримесей с мас
совыми долями порядка 10_ 4...10_5%. Соосаждение используется 
также в технологии, например, при получении радия, сульфат 
которого соосаждается с сульфатом бария.

Очень эффективно применение в анализе органических сооса- 
дителей, обладающих более высокой селективностью, чем неорга
нические, и способностью выделять примеси из раствора с кон
центрацией порядка 1 0 “ 10... 1 0  12 моль/л.

8.6. П Р А К Т И Ч Е С К О Е  П РИ М Е Н Е Н И Е

Гравиметрический анализ — один из наиболее универсальных 
методов. Он применяется для определения почти любого эле
мента. В большей части гравиметрических методик используется 
прямое определение, когда из анализируемой смеси выделяется 
йнтересующий компонент, который взвешивается в виде инди
видуального соединения. Часть элементов периодической систе
мы (например, соединения щелочных металлов и некоторые дру
гие) нередко анализируется по косвенным методикам. В этом 
случае сначала выделяют два определенных компонента, пере
водят их в гравиметрическую форму и взвешивают. Затем одно 
из соединений или оба переводят в другую гравиметрическую 
форму и снова взвешивают. Содержание каждого компонента 
определяют путем несложных расчетов.

Определение воды. Знание влажности пробы необходимо для 
точного расчета результатов анализа и содержания других ком̂ - 
понентов. Помимо этого вода входит в состав многих соединений 
в определенных стехиометрических отношениях (в кристаллогид
ратах). Для определения воды разработаны прямые и косвенные 
методы.

В косвенных методах воду определяют по уменьшению мас
сы пробы при обезвоживании нагреванием или путем выдержи
вания в эксикаторе с энергичным водоотнимающим веществом 
(Р 20 5, конц. Н2504 и  др.). Метод дает правильные результаты, 
если при этом в пробе не происходит никаких других процессов, 
кроме удаления воды, т. е. проба не содержит других летучих 
веществ.

Для определения влажности пробу обычно выдерживают при 
температуре 105 или 110°С  до постоянной массы. Стехиометри- 
ческая или кристаллизационная вода при этом удаляется не 
всегда, а обезвоживание некоторых веществ, например гидрокси
дов железа, алюминия и др., требует уже значительно более вы
сокой температуры (700,..800°С и выше). При определении влаж
ности органических веществ часто используется нагревание в 
вакууме при температуре ниже 100°С.

В прямых методах определения воды водяные пары поглоща
ются осушителем — специальным веществом, энергично погло
щающим влагу (СаСЬ, М§(С104) и др.). Содержание воды опре



деляется по увеличению массы осушителя, конечно, если он не 
поглощает других веществ, кроме воды.

Определение кремниевой кислоты. Кремниевая кислота или ее 
соли входят в состав многих горных пород, руд и других объек
тов. При обработке горных пород или минералов кислотой в 
осадке остается кремниевая кислота с переменным содержа
нием воды. Если анализ начинается со сплавления пробы, гид- 
ратированная кремниевая кислота образуется при кислотном 
выщелачивании плава. Большинство элементов при такой обра
ботке образует растворимые соединения и легко отделяется от 
осадка фильтрованием. Однако разделение может быть непол
ным, так как гидратированная кремниевая кислота может час
тично проходить через фильтр в виде коллоидного раствора. 
Поэтому перед фильтрованием осадок кремниевой кислоты стре
мятся полностью дегидратировать выпариванием с соляной кис
лотой. При прокаливании кремниевая кислота переходит в без
водный ¿¡Оа, который является гравиметрической формой. По 
его массе часто рассчитывают результат анализа. Гидратирован
ный диоксид кремния 8 Ю2 *лНгО является отличным адсорбен
том, поэтому осадок БЮа оказывается загрязненным адсорби
рованными примесями. Истинное содержание диоксида кремния 
определяют путем обработки осадка фтороводородной кислотой 
при нагревании, в результате чего образуется летучий 8 ^ :

8Ю2 + 4Ш-= «¡1-'4 + 2Н̂ О
Убыль в массе после обработки осадка фтороводородной кислотой 
равна содержанию БЮг в пробе.

Определение железа и алюминия. При анализе силикатов, 
известняков, некоторых руд и других горных пород эти эле
менты часто определяют гравиметрическим методом в смеси с ти
таном, марганцем и фосфатом как сумму так называемых полу
торных оксидов. Обычно после отделения кремниевой кислоты в 
кислом растворе проводят осаждение сульфидов (меди и других 
элементов) и в- фильтрате после удаления сероводорода осаж
дают сумму полуторных оксидов аммиаком в аммиачном буфер
ном растворе. Осадок гидроксидов промывают декантацией и 
переосаждают, после чего фильтруют, промывают и прокали
вают. Прокаленный осадок содержит оксиды Ре^Оз, АЬОд, ТЮ 2, 
МГ1О2. Иногда анализ на этом заканчивается, так как бывает 
достаточным определить только сумму оксидов и не требуется ус
танавливать содержание каждого компонента. При необходимо
сти более детального анализа прокаленный осадок сплавляют 
с пиросульфатом калия для перевода оксидов в растворимые 
сульфаты и после растворения плава определяют в растворе от
дельные компоненты железо титриметрическим или гравимет
рическим методом, титан и марганец — фотометрическим и фос
фор гравиметрическим (марганец и фосфор анализируются 
обычно из отдельной навески). Содержание алюминия рассчи
тывают по разности. Прямое гравиметрическое определение же



леза в сумме полуторных оксидов основано на восстановление 
Fe ( I I I )  сероводородом до Fe ( II)  и осаждении FeS в аммиач
ной среде в присутствии винной кислоты как маскирующего аген
та. Осадок FeS растворяют в HCl, окисляют при нагревании 
азотной кислотой и осаждают гидроксид железа ( I I I )  аммиа
ком. Анализ заканчивают взвешиванием прокаленного Fe20:j.

Определение калия и натрия. Гравиметрическое определе
ние щелочных металлов относится к сравнительно сложным 
анализам главным образом из-за большой растворимости солей 
этих металлов. Калий и натрий могут быть определены один в 
присутствии другого, но нередко применяется и косвенный ана
лиз: определяют сумму хлоридов или сульфатов этих металлов, 
затем содержание одного из них устанавливают эксперименталь
но, а содержание другого рассчитывают по разности. Иногда 
используют метод определения суммарной массы хлоридов калия 
и натрия, а затем после обработки H 2 S O 4  — суммарной массы 
их сульфатов. Если т ,  масса хлоридов, — масса сульфа
тов, a w  — массовая доля (% )  КС! в осадке хлоридов, то

mi®M(K ŜO.i) mi(IOO- ш)М(Ыа2504)
100 2М (K C l) Н 100-2M(NaCI) =  m*’

откуда легко рассчитывается w.
Калий в присутствии натрия может быть осажден в виде 

К 2F51С1 (> или КСЮ 4. В настоящее время соединения платины для 
этой цели почти не применяют в связи с их большой стоимостью. 
Растворимость перхлората калия в воде резко уменьшается в 
присутствии органических жидкостей. На практике часто исполь
зуют осаждение КС Ю 4 в присутствии смеси равных частей 
«-бутилового спирта и этилацетата. Гравиметрической формой 
является КС Ю 4, высушенный при 350°С. Натрий в присутствии 
калия осаждается цинкуранилацетатом как тройной ацетат со
става CHaCOONa- (CH:iCOO) 2Zn-3 (СН 3СОО) 2U 02 и это же сое
динение в виде воздушно-сухого осадка является гравиметриче
ской формой.

Определение органических соединений. В гравиметрическом 
анализе органических соединений используется способность не
которых реагентов вступать во взаимодействие с функциональны
ми группами (карбонильной, азо-, сульфо- и т. д.). Таким об
разом становится возможным анализировать целый класс ве
ществ, имеющих данную атомную группу. Например, соедине
ния, содержащие метоксигруппу, определяются по схеме:

ROCH;, +  H I =  RO H  +  CH.il 
CH:,I +  Ag+ +  H 20  =  Agi +  СНзОН +  H-

Результат анализа рассчитывается по массе гравиметрической 
формы Agi.

При анализе ацетилсалициловой кислоты (аспирина) снача
ла проводят реакцию взаимодействия с водой:



соон соон

— С О О С Н з 6 О Н

+  С Н ,С 0 0 Н

Образующуюся салициловую кислоту иодируют в растворе 
Ыа2СО:ь

СОО-

Осадок тетраиодфениленхинона высушивают и взвешивают.
В последнее время успешно развивается гравиметрический 

анализ органических соединений.

Наиболее существенным достоинством гравиметрического ме
тода является высокая точность анализа. Обычная погреш
ность гравиметрического определения составляет 0,1...0,2%. При 
анализе пробы сложного состава погрешность возрастает до не
скольких процентов за счет несовершенства методов разделения 
и выделения анализируемого компонента. К числу достоинств 
гравиметрического метода относится также отсутствие каких- 
либо стандартизаций или градуировок по стандартным образ
цам, необходимых почти в любом другом аналитическом методе. 
Для расчета результатов гравиметрического анализа требуется 
знание лишь молярных масс и стехиометрических соотношений.

Селективность гравиметрического анализа невысока в связи 
с отсутствием соответствующих реагентов на большинство ионов. 
Одним из наиболее селективных является гравиметрическое 
определение никеля в виде диметилглиоксима, но такие примеры 
единичны и гравиметрические методы, как правило, требуют 
предварительного химического разделения с целью выделения 
анализируемого компонента.

Существенным недостатком гравиметрического метода явля
ется длительность определений. Это практически исключает 
применение гравиметрического анализа, например, для текущего 
технологического контроля производства и там, где быстрота вы
полнения анализа имеет решающее значение.

Чаще всего гравиметрический метод применяют для опре
деления основных компонентов пробы, когда на выполнение ана
лиза отводится несколько часов или десятков часов, для анали
за эталонов, используемых в других методах, в арбитражном 
анализе, для установления состава минералов, различных ве

он
+  6 Ь  +  8 0 Н ~  =  о = ^  = 0  +  8 Г  + 2 Н С 0 з  +61120
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ществ, включая впервые синтезированные, состава различных 
композиций и т. д. Практическое применение гравиметрического 
метода остается очень широким.

!  В о п р о с ы

1. При определении алюминия массой 0,01 г один студент 
использовал гравиметрический метод, основанный на осаждении 
аммиаком, другой — метод, основанный на осаждении оксихино- 
лином. В каком случае можно ожидать более точный результат?

2. Какой из методов наиболее пригоден для гравиметрического 
определения никеля: метод, основанный на осаждении гидроксида, 
или метод, основанный на осаждении диметилглиоксимата никеля?

3. Как влияют на полноту осаждения Ва504 температура 
раствора, количество осадителя, присутствие посторонних электро
литов?

4. Почему осаждение диметилсульфатом (СНзО^ЗОг приво
дит к образованию более чистого крупнокристаллического осад
ка Ва304 по сравнению с осадком, полученным при осаждении 
серной кислотой?

5. Какие преимущества имеет гомогенный осадитель СО(ЫН^) ч 
по сравнению с аммиаком при осаждении гидроксида желе
за ( I I I ) ?

6. Будет ли результат определения сульфата по обычной гра
виметрической методике завышен, занижен или правилен в сле
дующих случаях: а) в маточном растворе присутствует избы
точное количество кислоты: б) при осаждении Ва$ 0 4  в растворе 
присутствовал избыток нитрат-ионов; в) в анализируемом 
растворе присутствовали ионы железа ( I I I ) :  г) при сжигании 
фильтра с осадком ВаБО.! температура была слишком высока 
(выше 1000 °С )?

7. Определение кальция в присутствии магния провели по 
обычной гравиметрической методике: осадили СагСгО-гН^О, 
взвесили СаБО.). Будет ли результат завышен, занижен или 
правилен, если: а) после осаждения раствор был слишком кис
лым; б) после осаждения раствор был щелочным; в) вместо 
(МЬЦЬСЬС^ в качестве осадителя использовали ЫаоСгС ;̂ г) оса
док промыли на фильтре чистой водой вместо раствора 
(ЫН4) 2С204?

8. Какие ионы будут адсорбироваться на поверхности осадка 
в начале осаждения: а) ВаСЬ раствором Ыа2504. б) ЫагЭО  ̂
раствором ВаСЬ?

9. Какие ионы будут адсорбироваться на поверхности осадка 
при добавлении избытка осадителя после осаждения: а) ВаСЬ 
раствором Ыа^О.!; б) Ыа250.4 раствором ВаСЬ?

10. Какую соль бария — Ва(ЫОзЬ, ВаВг^, ВаСЬ или 
Ва(С10.1)2 — целесообразно использовать в качество осадителя 
для получения наиболее чистого осадка ВаЭС^?

11. Какое соединение — К 2С2О4, МагС2 0 4 , Н2С2О4 или



(ЫН4)2С20., — целесообразно использовать при осаждении окса- 
лата кальция?

12. Будет ли результат определения железа правильным, 
если: а) осаждение аммиаком выполнить из разбавленного 
раствора при комнатной температуре; б) осадок Ре (ОН) .! оста
вить выстаиваться с маточным раствором: в) осаждение выпол
нить в присутствии фторид-ионов Р или А13+-ионов; с) оса
док Ре(ОН) :1 промыть чистой водой?

13. В каком случае потери при промывании осадка Рс (О Н Ь  
будут наименьшими: а) осадок промыли водой; б) раство
ром ЫН,,ЫО:ь в} раствором ЫН.}ЫО:1 с МН;*?

д З а д а ч и
1. Вычислить интервал значений pH .раствора, в котором 

обеспечивается количественное разделение ионов путем осажде
ния гидроксидов: а) Ре3+ от Мд2+; б) А1;и от Д^2'*'?

2. Вычислить фактор пересчета для определения N4-*, если 
после осаждения его в виде (ЫН-ОгРЮе получена гравиметри
ческая форма Р1.

I моль Р1 образуется из 1 моль ( Ы Н ^ Р ^ и ,  на образование которого идут 
2 моль ЫНл. Фактор пересчета равен:

с _  2 М ( т 3) 2-17,0304 „
М (И )  195,09 - ° ' 1746-

3. Рассчитать массу силикатной породы, содержащей около 
5%  СаО, которая необходима для получения 0,3 г СаБО.,.

Фактор пересчета

с _  М (С а О )
/И(Са504)

Д л я  получения 0,3 г С а Б 04 следует взять СаО:

М (С а О )
М (Са504) 1

Зная содержание С аО  в анализируемом веществе (ш  % ) ,  рассчитываем мас
су т для аналитического определения:

т . - ^ _  О ,3-!^_ГО;,-!Л.од АцСаэОО &
М асса силикатной породы равна:

136,14 ' 5

4. Какой объем 2%-ного раствора А̂ Гч’О.ч потребуется для 
осаждения хлорида из навески СаСЬ-бН20 массой 0,4382 г?

Вычисления выполняются приближенно, поэтому числа, используемые для 
расчета, следует округлить. Массу А^ЫО;* (х) вычисляем на основании закона 
эквивалентов:



где т масса CaCb-6H¡>0; *  =  0 , 4 4 - 0 , 6 8  г AgNO j.

Вычисляем объем 2%-ного раствора AgNO:j, в котором содержится рассчи- 
1анная масса (0,68 г) A g N O :(. Плотность 2%-ного раствора A g N O :i близка к еди
нице. Поэтому можно записать пропорцию:

в 100 г (мл) раствора содержится 2 г AgNCb 
» х г » * » 0,68 » AgNO;i

0 ,68-100 
х — ---- ^----=  34 мл-

5. Вычислить потерю массы и относительную погрешность за 
счет растворимости осадка СаСгОл-Н^О, если к 20 мл 0,1 М 
СаСЬ добавили: а) эквивалентное количество 0,1 М (NHihC^C^;
б) полуторный избыток 0,1 М (NH4) 2С2О 1.

а) М асса осадка С а С 20 ,  • Н 20  (М (С а 0 20 , • 11,0) =  146,12 г/моль), обра

зующ егося мри осаждении, равна: — ■ 146,12 =  (1,2022 г. Объем раствора

после добавления эквивалентного количества осадителя равен: 20 4- 20 —  40 мл; 
И Р ( 'ч ('2о , “  2,3- И) Обозначим |С аС а0 4• Н-»0] =  [С а24| =  [С^О Г \ — х моль/л;

ц р =  |Саа f ) IG 2O 4 \ =  х 2’ х =  /2,3- К) 4 =  4,80-10 s моль/л.
Потери массы СаСД)., • И Д ) за счет растворимости в 40 мл раствора составляют1

4,80-10 s.40-146,12
1000

2,806- 10” 4 • 100
0,2922

2,806-10 4 г СаС.Оц-Н^О

=  0,096 «  0,1 %

б ) Объем раствора равен: 20 +  20-1,5 =  50 мл. Избыток осадителя состав

ляет 10 мл. Вычислим [С 2О 4 1 в полученном растворе: (С 204' | = — —  =

=  0 02 моль/л. Обозначим через л: растворимость С а С ^ - Н Ю .  Тогда 
[Са^4 ) =  х [СаО? ] =  0,02 +  х. Исходя из численного значения Я Р ,  запишем: 
|С а 21 ] 1С 261 1 =  х • (0,02 +  •*)=  2,3 • 10

Т ак  как *< 0 ,0 2 , то 0,02 +  х яг 0,02. Следовательно, дг-0,02 =  2,3-10 .
9 Ч . 10Отсюда х =  '' ‘ — =1,15-20 7 моль/л. Растворимость С аС /.), • Н *0 равна

1,15-10 7 моль/л. Потери за счет растворимости и 50 мл составляют:

1,15-10 '-;Ю-146.12 = 8 4 (М О  7 С яС .О ^ Н гО  
1000

8.40-10 7 • 100 1П 4<)/=  2,9-10
0,2922

6. Из навески каменного угля массой 2,6248 г после соответ
ствующей обработки получили 0,3248 г ВаБО-ь Вычислить массо
вую долю (% )  серы в каменном угле. Пересчитать массовую 
долю (% )  на сухое вещество, если содержание влаги в образ
це 2,58%. -

Ф актор  перерасчета Р =  ^  ( В  а 5 0  ) ^сли т масса гравиметрической 

формы ВаЭО *. то масса х серы равна:



х = Fm AÍ(S) tu.
Л 4 (В а Я 0 4

Если  к т ,  г образца содержится *  г Э , то массовая доля ( % )  серы равна:

*

w =

. пп 100 ш’ = --- - 100 = tm ---
nU rn i

32,00 - „ „ и 100
а ш  °-тя Т ш й = ] '70% s

найдем массо-З н а я  м ассовую  долю ( % )  Ь  и н л а ж н о с п , материала ш (Н 20 )  'У, 
вую  долю серы и сухом веществе:

“ '•100 1,70- 100ы> —  ——--------------- ____________ 1 7 г. о/ е100 ~ Ш(М,0) 100-2,58 “  • °  Х,Ь-
7. При определении оксидов щелочных металлов из образца 

силикатной^нороды массой 1,2505 г выделили смесь ЫаС1 и К О  
массой 0,1500 г. После обработки этой смеси серной кислотой 
получили сульфаты Ы а^О ., и К ^ О .,  массой 0,1800 г. Вычислить 
массовую долю ( % )  К’а^О и К-^О и силикатной породе,

О бозначим  мере:) *  содержание ( % )  N^ 0  в образце, через у  ( % )  содер 
ж ание КаО . Д л я  расчета массы № аС 1 и К<’ 1 используем ф акторы  пересчета:

2М (К с: I)2 A f(N a C l)г i = —------ и
M íN a * 0 )  

М а сса  хлоридов равна:

1,2505* 2-58,443 I

М ( К .О )

,2505ty 2-74,551
т - =  0,1500 г100 61,9789 1 100 9 4 ,1 %

Д л я  расчета массы  сульф атов используем  ф акторы  пересчета 

A f(N a 2SO<) М ( K 2S O 4)~  и /•' — ---------
Л * (К * 0 )  

1,2505// ¡74,25
0,1800 г

Р Л# (N«20)
М а сса  сульф ато в  равна:

1,2505* 142,04 
МЮ ‘ 61,9789 +  ' 100 

Р е ш а я  полученные уравнения, находим:

х = А ,2 8 %  N 0 , 0 ; // =  2 ,4 8 %  К / ) .

8. Вычислить фактор пересчета (гравиметрический фактор) 
в следующих примерах:

В а  Определяе Гр;|нкметрическа я В а  Омределнекое Граннме!рическаяри
ант

мое иешо- 
ство

фирма ри
ант

IH-IIU-CTIK) форма

1 Na^S^O.) B a S 0 4 7 H ;,PO , M g 2P 2ü 7
2 Ва B a S 0 4 8 P*Os (N H 4 ) , P ( ) r
3 A I A I^Oi • !2 M o O :(
4 N a aO N aC I
5 N a N aZ n  (( K )L>) , •

• (<'.2¡ 1 .0 ¿) , . 9 P l ) ,0 , P b S ( ) 4
• 6 H / ) 10 Кс.-(0 ,| 1ч\,0 ,

6 Ca.i ( Р 0 4)
1 1 K 20 K z P IC li,

C aO 12 A g 2( ) A r C I



В  а 
ри-
ант

Определяемое
»С1ЦССТВО

Граииметри
ческая
форма

В а 
ри
ант

Определяемое
вещество

Гравиметрическая
форма

13

14

М о О :,

К

( Ш Ь Ь Р О , -  
• I2 M o O i 
K-jSO,

19

20

C j H sN O j S
сахарин
СН  ,О Р  (О Н ) 2

BaS O .,

С Н - ,О РО ,В а
II
О

(C » M inN 4 0 2)H B iU

15

IH

17

C A IC A ,
гр и хлор-этилен
С ьН в- С Н аВ г
бромисты й б е н .< н л
(C e H s h S O

дифенил су л ьф* 
окей д

л ^ а

A g B r

B a S O ,

21

О

С в Н ш ^ О *
кофеин

18 Z n  (C i  iHntCb) *
ундециленат

Z n 2P 207

Ответ: 1) 0,3387; 2) 0,5884; 3) 0,5293; 4) 0,5303; 5) 0,01495; 
6 ) 1,8437;7) 0,8806;8) 0,03782; 9) 0,7535; 10)0,9666; 11) 0,1938; 
12)' 0,8084; 13) 0,9205; 14) 0,4488; 15) 0,3056; 16) 0,9109; 
17) ()',8667; 18) 2,8350; 19) 0,7849; 20) 0,3746; 21) 0,2130.

9. Вы числить фактор пересчета (гравиметрический фактор) 
для вычисления массы вещества, определяемого по схеме, указан 
ной в таблице:

Вари
ант

Определяемое
вещество

Схема анализа

1 As As As¿S.i - * SO 4 -BaSO.,

2 С аС 2 С а С 2— HiC2 -Ag2C2 .AgCI
3 S S . H 2S .C d S  - ( '11S  -CuO

4 H F H F - * C a F 2 -*GaSO ,

5 С, i H i20 sN 2C I2
хлоромииитин

С 11H 12O5N¡¿CI2 * N aC l * AgCI

Ответ: \) 0,2140; 2) 0,2236; 3) 0,4030; 4) 0,2939; 5) 1.1273.
10. Навеску пирита массой 0,56 г, содержащего около 30 %  се

ры, растворили в мерной колбе вместимостью 200,0 мл. Какую  
аликвоту полученного раствора следует взять па анализ, чтобы по
лучить  0,3 г сульфата бария? Ответ: 50,0 мл.

11. К акую  массу Р е Л  следует взять дли получения 0.2 г 
Ре2СЬ? Ответ: 0,19 г.

12. Н авеску фосфорита, содержащего около 20 %  Р 2О 5, раство
рили в мерной колбе вместимостью 100,0 мл и из аликвоты 
20,0 мл получили 0,3 г М & Р г О ? . Рассчитать навеску фосфорита. 
Отпет: 4,80 г.

13. Н авеску цемента массой 0,65 г, содержащего око
ло 30 %  М йО , растворили в мерной колбе вместимостью 100,0 мл. 
К а кую  аликвоту полученного раствора следует взять на анализ,



чтобы получить 0,3 г оксихинолината магния M g(C9HtiOHb? 
Ответ: 20,0 мл.

14. Какую массу гербицида, содержащего около 7%  KOCN, 
следует взять для анализа, чтобы после осаждения нианата се- 
микарбазидом по реакции

O C N - +  N H a C O N H N H r  — N H 2C O N H N H ( : O N H 2|

получить 0,25 г осадка (NH 2CONH)2? Ответ: 2,5 г.
15. Какую массу вещества, содержащего около 20 %  NaCl 

и 30 %  КС1, следует взять для получения 0,5 г AgCl? Ответ: 
0,47 г.

16. Какую массу вещества, содержащего около 1 %  K2SO4 
и 3 %  КС1, следует взять для получения 0,2 г осадка КС104? 
Ответ: 2,8 г.

17. Какой объем 0,5 М Na2HPC>4 потребуется для осаждения 
магния в виде MgNH4P 0 4  из 0,5 г сплава, содержащего 
90 %  Mg при стехиометрическом соотношении реагирующих ве
ществ? Ответ: 37,0 мл.

18. Какой объем 5 %-ного раствора NH3 потребуется для 
осаждения полуторных оксидов из навески массой 1,5 г силикат
ной породы, содержащей около 14 %  AI2O3 и 6 %  РегОз, при сте
хиометрическом соотношении реагирующих веществ? Ответ: 
5,5 мл.

19. Какой объем соляной кислоты (q =1,17 г / с м 3 )  потребу
ется для осаждения серебра в виде AgCl из 2,0 г сплава, содер
жащего 22 %  Ag, при использовании полуторного количества 
осадителя? Ответ: 0,56 мл.

20. Какой объем 5 %-ного раствора оксихинолина CgHßNOH 
(q=1,07 г / c m 3 )  потребуется для осаждения магния из 20 мл 
раствора, полученного при растворении 5,0 г доломита СаСОз- 
•MgCC>3 в 200 мл соляной кислоты, если добавлять полуторное 
количество оксихинолина? Ответ: 22,1 мл.

21. Для определения серы навеску массой 2,0 г руды, содер
жащей около 20% S, сплавляют с ЫагОз и плав растворяют в 
200 мл воды. Какой объем 0,25 М ВаСЬ потребуется для осажде
ния серы в виде BaSÜ4 из 20 мл полученного раствора при полу
торном количестве осадителя? Ответ: 7,5 мл.

22. Какой объем H 2 SO4 (q— 1,24 г/см3) потребуется для 
превращения 0,35 г СаО в CaSCX? Ответ: 1,5 мл,

23. Какой объем 3 %-ного раствора N aB (СеНб)4 (е=1 г/см3) 
необходим для осаждения тетрафенилборатов калия и аммония 
из раствора, содержащего 0,1 г K2SO4 и 0,05 г (NH 4 ) 2S 0 4 , при 
стехиометрическом соотношении реагентов? Ответ: 21,7 мл.

24. Какую массу тиомочевины (NbbhCS следует добавить к 
раствору, содержащему 0,12 г иридия, для осаждения IггБз 
десятикратным количеством осадителя? Ответ: 0,71 г.

25. Какая масса диметилсульфата (СНзОЬЭСЬ необходима 
для осаждения бария из раствора, содержащего 0,2 г ВаСЬ
2НгО, при трехкратном количестве осадителя? Ответ: 0,31 г.



26. Какая масса триметилфосфата (СНзО)зРО необходима 
для осаждения 2пМН4Р0 4 из раствора 0,5 г сплава, содержаще
го около 80 %  2п, при трехкратном количестве осадителя? 
Ответ: 2,6 г.

27. Вычислить потери РЬ504 (г и % )  за счет растворимости 
осадка, если к 20 мл 0 ,1  М Р Ь ( 1ЧОз)2  добавлен полуторный избы
ток 0,1 М N2 5 0 ). Ответ: 1 .2Ы 0 " 5 г; 2,00-10_3%.

28. Вычислить потери Са (г и % ) за счет растворимости 
осадка оксалата кальция, если к 2 0  мл раствора, содержащего 
0,1 г кальция, прибавили 35 мл 0,25 М раствора (ЫН4Ь С 204. 
Ответ: 4,46-К Г Й г; 4,46-Ю-5% .

29. Вычислить потери СаСОз при промывании 0,3 г осадка 
250 мл воды? Каковы потери (% )  вследствие растворимости 
СаСОз? Ответ: 1,54-\()~л г; 0,51 %.

30. Вычислить потери кальция за счет растворимости осадка 
оксалата кальция при промывании его 300 мл 1,5 %-ного раство
ра (N Н4 ) 2С2О4 • Н2О? Ответ: 2,62-Ю-7 г.

31. Какой объем воды потребуется для промывания осадка 
М£ЫН4Р 0 4 • 6 Н2О массой 0,5 г, чтобы потери за счет раствори
мости не превышали 0,05%? Ответ: 16,2 мл.

32. Какой объем 25 %-ного раствора 1МНз нужно добавить 
к 150 мл промывной жидкости, чтобы при промывании осадка 
М^ЫН4Р 0 4 потери за счет растворимости составили не более 
0,0001 г М £0? Ответ: 0,53 мл.

33. Вычислить массовую долю (% )  РеО в образце техниче
ского железного купороса, если из навески 0,9200 г в результате 
анализа получили 0,2545 г Ре20з? Вычислить массовую до
лю (% )  Ре504-7Н20 в исследуемом образце. Ответ: 24,89%; 
96,32 % .

34. Навеску алюмокалиевых квасцов массой 2,671 г раство
рили в 2 0 0 , 0  мл воды и из 2 0 , 0  мл раствора получили 0,2680 г 
Ва504. Вычислить массовую долю (% )  алюминия в препарате. 
Ответ: 5,80 % .

35. Из навески криолита массой 0,4525 г получили 0,0809 г 
АЬОз. Вычислить массовую долю (% )  ЫазА1Ре в криолите. 
Ответ: 73,62 % .

36. Из навески сплава массой 2,700 г получили 0,2004 г А120з 
и 0,0518 г БЮз. Вычислить массовые доли (% )  А1 и в сплаве. 
Ответ: 3,93 % ; 0,90 %.

37. Вычислить массовую долю (% )  Со в сплаве, если из образ
ца массой 0 ,2 1 0 0  г после осаждения кобальта а-нитрозо-р-нафто- 
лом получили прокаленный осадок массой 0,1012 г Соз04. От
вет: 35,38 % .

38. Вычислить массовую долю (% )  А^ в сплаве, если из на
вески сплава массой 0,2466 г после соответствующей обработки 
получили 0,2675 г AgCl. Ответ: 81,64%.

39. Из навески цемента массой 1,500 г получили 0,2105 г 
А^Р^гСЬ. Вычислить массовую долю (% )  МдО в цементе. 
Ответ: 5,08 % .



40. Из навески карналлита массой 0,5000 г после растворения, 
осаждения K2PtCle и восстановления платины получили 0,1308 г 
Pt. Вычислить массовую долю (% ) KCI в карналлите. Пересчитать 
это содержание па К 20. Ответ: 19,99%; 12,63%.

41. Из навески алюминиевого сплава массой 5,000 г получили 
0,5022 г ZnHg(SCN).i, 0,1255 г Mg^P^O? и 0,0560 г SnO^. Вычислить 
массовые доли (% )  Zn, Mg и Sn в сплаве. Ответ: 1,32%; 
0,55%; 0,88%.

42. Навеску технического натрия массой 0,2120 г растворили 
в 200,0 мл воды и из 20,00 мл раствора получили 0,5578 г 
NaZn(UO2) з(С2НЛО2) -j• 6 Н2О. Вычислить массовую долю (% ) 
NaaO в исследуемом образце. Ответ: 53,02 % .

43. Рассчитать массовую долю (% ) MgO в исследуемом об
разце после прокаливания, если до прокаливания навеска состоя
ла из 36,00 %  MgC03, 51,00 %  Mg(OHh, 10,00% Н2О и 3,00% 
S i02. Ответ: 94,59 %.

44. Из навески суперфосфата, содержащего 14,50% влаги, 
массой 0,5302 г получили 0,3240 г Mg2P 2C)7. Вычислить массовую 
долю (% ) Р 2ОГ, во влажном и сухом суперфосфате. Ответ: 
38,98 % ; 45,59 %.

45. Навеску сильвинита массой 5,000 г растворили в мерной 
колбе вместимостью 500 мл. Из 10,00 мл этого раствора получили 
0,1948 г тетрафенилбората калия KB(CgHr)4. Вычислить массо
вую долю (% )  KCI во влажном и сухом сильвините, если содер
жание влаги в образце 2,50 % . Ответ: 40,53 % ; 41,57 % .

46. Вычислить массовые доли (% )  Na2S 0 4  и NaCI в техниче
ском сульфате натрия, если из навески массой 0,3500 г было 
получено 0,5032 г BaSO^ и 0,0131 г AgCl. Пересчитать содержа
ние Na^SC^ и NaCI на сухое вещество, если влажность продукта 
10,98%. Ответ: 87,50 % ; 1,53%; 98,29 % ; 1,71 % .

47. Навеску органического соединения массой 0,4004 г озоли- 
ли и золу растворили в колбе вместимостью 200,0 мл. Из 20,00 мл 
раствора получили 0,1982 г (NH 4b P (V  12МоОь Вычислить мас
совую долю (% )  Р в анализируемом веществе. Ответ: 8,17%.

48. Навеску каменного угля массой 1,000 г высушили до по
стоянной массы 0,9678 г. Из этой навески получили 0,2531 г BaSC>4. 
Вычислить содержание (% ) влаги в образце. Вычислить массовую 
долю (% )  серы во влажном и сухом веществе. Ответ: 3,22%; 
3,48%; 3,59%.

49. Из навески стали массой 1,000 г получили осадок SiOa 
и WO 3 общей массой 0,1021 г. После обработки осадка HF и удале
ния S i0 2 масса остатка WO3 составила 0,0712 г. Вычислить массо
вые доли (% )  Si и W в стали. Ответ: 1,44 % ; 5,65 % .

50. Для определения салициловой кислоты навеску фарма
цевтического препарата массой 0 ,2 1 0 1  г перевели в раствор 
ЫагСОз, добавили иод и получили 0,5175 г тетраиодфениленхино- 
на (СбНгЬО)*. Вычислить массовую долю (% )  салициловой кис
лоты CgH4 (OH)COOH в препарате. Ответ: 98,93«%.

51. Пробу ароматического нитросоединения смешали с соляной



кислотой и метанолом, добавили т.\ г металлического олова и 
нагрели. При этом прошла реакция:

+  ЗБп +  12 Н 1 =  2РЫ Н , +  4Н*0 +  ЗЭп44

Масса ^прореагировавшего олова равной т * г. Какая масса нит
росоединений, указанных в таблице, содержалась в анализируемой 
пробе?

Вари
ант Соединение М,  г/моль т I, г /Нг. г

1 Нитробензол € ^ N 0 2 123,12 0,5225 0,4115
2 Нитрофенол (0 Н )С »;Н 4М02 139,11 0,6320 0,4818
3 Нитроанилин Н ^ С н Н ^ О г 138,13 0,6117 0,5001
4 Н итробензальлегид (О Н ) С/Н4.\02 151.12 0,6002 0,5175

Ответ: 1) 0,0768 г; 2) 0,1 174 г; 3) 0,0866 г; 4) 0,0702 г.
52. Вычислить число молекул воды [х) в молекуле кристалло

гидратов солей, указанных в таблице, если из т\ кристаллогидрата 
получили т.* гравиметрической формы:

Вариант Соль
Навеска 

СОЛИ ГП\, г
Гравиметри

ческая форма
Масса гра
виметриче

ской формы 
'П’1, г

В а С  12 • х Н ?0 0,3245 В а 5 0 4 0,3100
2 М д З О ^ - х Н гО 0,5520 М ваРгО т 0,2492
3 А Ь  (Э О * )  V  -кН^О 0,7000 А120 з 0,1070
4 С Ы З О ч Ь - х Н Ю ' 0,8500 С г20 :) 0,1803
5 Ы Н 4Р е ( 5 0 4)2-хН20 0,5020 РегОз 0,0831

Ответ: 1) 2,0; 2) 7,0; 3) 18,0; 4) 18,0; 5) 12,0.
53. Вычислить эмпирическую формулу минерала, содержаще

го Си, Ре, Б, если в результате анализа из навески минерала массой 
0,3500 г было получено 0,1392 г СиО, 0,1397 г РегОз, 0,8169 г 
Ва304. Ответ: СиРе$2.

54. В ы ч и с л и т ь  формулу оксида железа, если в результате ана
лиза содержание РегОз составило 103,45 % . (Избыток 3,45% 
обусловлен тем, что исследуемый образец имеет другой состав.) 
Ответ: Рез0 4 .

55. Из навески оксида меди массой 0,1200 г получили осадок 
оксихинолината Си(СдНбОЫ)2  массой 0,5901 г. Вычислить эмпири
ческую формулу оксида меди. Ответ: СигО.

56. В образце лунного грунта обнаружен минерал, содержа
щий 16,2 %  Са, 22,5 %  Ре, 22,6 %  Б!, 38,7 %  О. Рассчитать эмпири
ческую формулу минерала. Ответ: СаРе$120б.

57. Из навески технического сульфата цинка массой 1,135 г 
получили: 0,5298 г 2пгР207 и 0,9052 г ВаЭО^ Вычислить массовые



доли (% )  2п504 И К 2Э04 В  техническом продукте. Ответ: 49,46 % ; 
6,16%.

58. Из навески смеси ЫаС1 и КС1 массой 0,1225 г получили 
0 2850 г AgCl. Вычислить массовые доли { % )  ЫаС1 и КС1 в смеси. 
Ответ: 76,26 % ; 23,74 % .

59. Из навески силикатной породы массой 1,000 г получили 
0,1015 г смеси ЫаС1 и КС1. Из этой смеси получили 0,2040 г 
КгРЮе. Вычислить массовые доли (% )  Ыа20  и КгО в силикате. 
Ответ: 2,06%; 3,95%.

60. Смесь АдС1 и AgBr содержит 65,85 %  Ад. Вычислить мас
совые доли (% )  Вг и AgBг в смеси. Ответ: 22,48 % ; 52,83 %.

61. Из навески силиката массой 1,500 г получили 0,1322 г 
смеси №С1 и КС!. Из этой смеси осадили 0,1022 г КСЮ 4. Вы
числить массовые доли (% )  Ыа20 и К 20  в силикате. Ответ: 
2,73%; 2,32%.

62. Из навески смеси Ыа2504 и Кг504 массой 0,0750 г получи
ли 0,1120 г ВаБ04. Вычислить массовые доли (% )  Ыа2504 
и К 2Э0 4  в исходной смеси. Ответ: 50,68 % ; 49,32 % .

63. При прокаливании пробы, содержащей смесь К 2 СО3 и 
КНСОз массой 1,712 г, получили 0,5512 г С02. Вычислить массо
вые доли (% )  К 2С03 и КНСОз в исследуемой пробе. Ответ: 
97,15%; 2,85%.

64. Из навески смеси СаО и ВаО массой 0,5000 г получили 
0,9151 г смеси Са$04 и Ва504. Вычислить массовые доли Са 
и Ва в исходной смеси. Ответ: 24,31 % ; 59,09 % .

65. Из навески смеси ЗгСОз и ВаСОз массой 0,2516 г получи
ли 0,3096 г смеси 5г504 и Ва304. Вычислить массовые доли (% )  
ЭгСОз и ВаСОз в анализируемой пробе. Ответ: 77,78 % ; 22,22 % .

66. Из навески цинковой руды массой 0,5000 г получили 
0,7532 г смеси 2п2Р 20 7 и Сс12Р20 7. Из этой смеси осадили
и получили 0,3942 г 2пО. Вычислить массовые доли (% )  2п 
и Сс1 в руде. Ответ: 63,34 % ; 1,72%.

67. Навеску люминофора, состоящего из и Сс15 массой 
2,026 г, растворили в колбе вместимостью 100,0 мл. Из пробы 
20,08 мл получили 0,6227 г смеси 2п2Р20г и Сс12Р207. Вычислить 
массовые доли (% )  2п5 и СёБ в люминофоре. Ответ: 81,87%; 
18,13%.

68. Навеску Ре20 3 и А120з массой 0,7000 г восстановили в то
ке водорода и получили 0,6350 г продукта, содержащего Ие 
и А120з. Вычислить массовые доли (% )  Ре20з и А120з в исходной 
смеси. Ответ: 30,90 % ; 69,10%.

69. Кристаллогидрат Л^(М 0з)2-6Н20 содержит примесь 
М &С12-6Н20. Вычислить массовые доли (% )  компонентов в пре
парате, если из 0,2812 г препарата получили 0,1242 г Д^2Р 20 7. 
Ответ: 93,22 % ; 6,78 % .

70. Из смеси СаСОз и МдСОз массой 0,9876 г после прокали
вания получили 0,5123 г смеси СаО и Л^О. Вычислить массовые 
доли (% )  Са и ^  в исходной смеси. Ответ: 19,81 % , 14,56%.

71. В результате термографического анализа из образца, со



держащего СаС20 4*Н20 и MgC20 4*2H20, получили сначала
0,5837 г смеси СаСОз и MgO, а затем 0,3563 г СаО и MgO 
Вычислить массовые доли (% )  СаС20 4-Н20 и MgC204-2H20 
в анализируемом образце. Ответ: 75,51 % ; 24,49 %.

72. Навеску органического соединения, состоящего из С, Н 
и О массой rri\ г, сожгли до С02 и Н20. Увеличение массы трубки 
со щелочью за счет поглощения С02 составило т 2 г. Увеличение 
массы трубки, наполненной СаС12, за счет поглощения Н20 
составило т з  г. Вычислить массовые доли (% )  С, Н и О в анали
зируемых соединениях и привести их эмпирические формулы.

Вари
ант ГП\, г ГП2, Г m:1, г

1 0,0382 0,0789 0,0448
2 0,0432 0,0949 0,0519
3 0.0311 0,0621 0,0254

Oser: 1) 52,08 % ; 13,12 % ; 34,80 % С2НбО; 2) 59,95 % ; 13,44%- 
26,61% СзНйО; 3) 54,50 % ; 9,14%; 36,36 %  С2Н40.

Г л а в а  9 
ТИТРИМЕТРИЧЕСКИЙ АНАЛИЗ

9.1. С У Щ Н О С Т Ь  Т И Т Р И М Е Т Р И Ч Е С К О Г О  А Н А Л И З А

Титриметрический анализ основан на точном измерении коли
чества реактива, израсходованного на реакцию с определяемым 
веществом. Еще недавно этот вид анализа обычно называли 
объемным в связи с тем, что наиболее распространенным в прак
тике способом измерения количества реактива являлось измере
ние объема раствора, израсходованного на реакцию. Однако в 
последнее время повсеместно прививается название титриметри
ческий анализ, так как наряду с измерением объемов широко 
используются другие методы (взвешивание, электрохимическое 
превращение и др.).

Титр (от фран. titre — титул, качество, заглавие, от лат. 
titulus — надпись). В аналитической химии т и т р  — один из 
способов выражения концентрации раствора.
|  Титр показывает число граммов растворенного вещества в 1 мл раствора.

Т и т р о в а н н ы й ,  или с т а н д а р т н ы й ,  раствор — 
раствор, концентрация которого известна с высокой точностью. 
Т и т р о в а н и е  — прибавление титрованного раствора к анали
зируемому для определения точно эквивалентного количества. 
Титрующий раствор часто называют р а б о ч и м  р а с т в о р о м  
или т и т р а  н т о  м. Например, если кислота титруется ще
лочью, раствор щелочи называется титрантом. Момент титрова
ния, когда количество добавленного титранта химически экви



валентно количеству титруемого вещества, называется т о ч к о й  
э к в и в а л е н т н о с т и .

В титриметрическом анализе может быть использована не 
любая химическая реакция.

Реакции, применяемые в титриметрии, должны удовлетворять 
следующим основным требованиям:

1) реакция должна протекать количественно, т. е. константа 
равновесия реакции должна быть достаточно велика;

2) реакция должна протекать с большой скоростью;
3) реакция не должна осложняться протеканием побочных 

реакций;
4) должен существовать способ определения окончания ре

акции.
Если реакция не удовлетворяет хотя бы одному из этих тре

бований, она не может быть использована в титриметрическом 
анализе.

Под стандартизацией раствора титранта имеют в виду уста
новление его точной концентрации с относительной погрешно
стью, обычно не превышающей ±0,1 % . Высокая точность, с ко
торой определяется концентрация титранта, является необходи
мым условием высокой точности титриметрического определения.

Различают п р и г о т о в л е н н ы е  и у с т а н о в л е н н ы е  
растворы титрантов. Приготовленные растворы точной концен
трации получают растворением точной навески тщательно очи
щенного исходного вещества в определенном объеме воды. Так 
готовят, например, титрованный раствор ЫаО.

Однако многие растворы, например титрованный раствор 
НС1, приготовить этим путем нельзя. В таких случаях готовят 
раствор титранта, концентрация которого известна лишь прибли
зительно, а затем его стандартизируют, т. е. устанавливают 
концентрацию точно. Эти растворы называют установленными. 
Для стандартизации растворов применяют специальные устано
вочные вещества — так называемые первичные стандарты. Эти 
вещества должны иметь состав, точно отвечающий химической 
формуле, быть устойчивыми на воздухе и иметь по возмож
ности большую молярную массу эквивалента. Они должны 
также быть доступными и легко очищаться от примесей. Реакция 
титранта с раствором установочного вещества должна отвечать 
требованиям, которые предъявляются к титриметрическим реак
циям, т. е. протекать быстро, количественно и стехиометрически.

Например, растворы ЫаОН и КОН часто стандартизируют по

велевой кислоты НгСаО^НгО, растворы НС! и Н2В0 4  — по кар-

9.1.1. Стандартизация растворов титрантов

соон
бифталату или дигидрату та-



бонату Ыа2СОз или декагидрату тетрабората натрия Ыа2В40 7* 
•ЮН20, растворы перманганата калия — по. оксалату натрия 
ЫагСгС  ̂ и т. д. Нередко для целей стандартизации используют 
вторичные стандарты, в качестве которых выступают титрован
ные растворы веществ, способных взаимодействовать с титран- 
том. Так, например, стандартизацию раствора НС1 можно сде
лать по титрованному раствору ЫаОН. Как правило, стандарти
зацию гитранта стремятся проводить в тех же условиях, какие 
будут при выполнении анализа, и использовать для этого, по 
возможности, то же вещество, которое будет анализироваться 
в дальнейшем.

9.1.2. Основные приемы титрования

Титрование щелочи кислотой является типичным примером 
прямого титрования. В м е т о д а х  п р я м о г о  т и т р о в а 
ния  определяемое вещество непосредственно реагирует с тит- 
рантом. Для проведения анализа этим методом достаточно одно
го рабочего раствора.

В м е т о д а х  о б р а т н о г о  т и т р о в а н и я  (или, как их 
еще называют, методах титрования по остатку) используются 
два титрованных рабочих раствора: основной и вспомогательный. 
Широко известно, например, обратное титрование хлорид-иона 
в кислых растворах. К  анализируемому раствору хлорида сна
чала добавляют заведомый избыток титрованного раствора нит
рата серебра (основного рабочего раствора). При этом происхо
дит реакция образования малорастворимого хлорида серебра:

Ае++С1"=АеС1
Не вступившее в реакцию избыточное количество вещества 
AgNOя оттитровывают раствором тиоцианата аммония (вспомо
гательного рабочего раствора):

Аё*+ SCN-= AgSCN
Содержание хлорида легко рассчитать, так как известно общее 
количество вещества (моль) серебра, введенное в раствор, и ко
личество вещества AgNOз, не вступившее в реакцию с хлоридом.

Третьим основным видом титриметрических определений явля
ется т и т р о в а н и е  з а ме с т ит е л я ,  или  т и т р о в а н и е  
по з а м е щ е н и ю  (косвенное титрование). В этом методе 
к определяемому веществу добавляют специальный реагент, 
вступающий с ним в реакцию. Один из продуктов взаимодейст
вия затем оттитровывают рабочим раствором. Например, при 
иодометрическом определении меди к анализируемому раствору 
добавляют заведомый избыток К1. Происходит реакция

2Си2++  4 Г = 2 С и 1  +  12

Выделившийся иод оттитровывают тиосульфатом натрия. Извест
ны и более сложные титриметрические методики анализа, являю
щиеся комбинацией этих трех основных.



Расчет результатов титриметрического анализа основан на 
принципе эквивалентности, в соответствии с которым вещества 
реагируют между собой в эквивалентных количествах.

Если определяемое вещество А реагируют с раствором тит- 
ранта В по уравнению

^ А  +  \'ИВ --*• Продукты реакции, (9.1)

го эквивалентными массами этих веществ будут улМ(-4) и 
УцМ(й), где М(А) и УИ(В) - молярные массы веществ А и В, 
а \’д и ун - стехиометрические коэффициенты, или стехиометри- 
ческие числа компонентов реакции.

Уравнению (9.1) можно придать вид
А +  (у|)/уа)В  -*■ Продукты реакции,

где ул> у н, что означает, что одна частица вещества А будет 
эквивалентна v(J/vл частиц вещества В.

Отношение vA/vв обозначают символом /ЭКп(В) и называют 
ф а к т о р о м  э к в и в а л е н т н о с т и  вещества В:

и  (В )  ^ НЛ Л,

Фактор эквивалентности является безразмерной величиной, рав
ной или меньшей единицы.

Величину vв/vЛ В или равную ей /Чк»(В) В называют э к в и 
в а л е н т о м  или э к в и в а л е н т н о й  фо р м о й  вещества В.

Во избежание каких-либо противоречий рекомендуется все 
реакции кислотно-основного взаимодействия привести к единой 
общей основе, которой может быть ион водорода. В окислитель
но-восстановительных реакциях количество реагирующего веще
ства удобно связать с числом электронов, принимаемых или 
отдаваемых веществом в данной полуреакции. Это позволяет 
дать следующее определение.
| Эквивалентом называется некая реальная или условная частица, которая
* может присоединять, высвобождать или быть каким-либо другим образцом  

эквивалента одному иону водорода в кислотно-основных реакциях или 
одному электрону в окислительно-восстановительных реакциях.

При использовании термина «эквивалент» всегда необходимо 
указывать, к какой конкретной реакции он относится.

Под у с л о в н о й  ч а с т и ц е й  понимаются как реально 
существующие частицы (молекулы, ионы, электроны и т. д.), 
так и доли таких частиц (например, 'Д  иона) или их группы. 
Вместо термина «условная частица» используются также терми
ны «структурный элемент», «элементарный фрагмент», «струк
турная единица» и др.

Единицей количества вещества эквивалента является м о л ь .  
Например, в реакции

•ЧаОН +  '/-¿42504 =  +  Н Ю
и(№ОН) = 1; = '/2



Эквивалент серной кислоты в этой реакции будет 
/->кВ(Н2504)Н2504 =

Для реакции
Н 3Р 0 4 + кон = к н 2р о 4 + Н 20  

й в ( Н э Р 0 4) =  1; и (Н з Р 0 < )Н з Р 0 «  =  Н 3РО «

а для реакции
Н з Р 0 4 -1- 2 К О Н  =  К 2Н Р О 4 +  2 Н 20  

/ „ „ (Н з Р О , )  =  ‘/ 2 и ^ „(Н зРО О Н зРО ^  -  7 г Н 3Р 0 4 

В полуреакции
МпОг + 8Н+ + 5е" =  Мп2++ 5Н20

/«ЛКМпО«) == ’Д  и /,кв(КМп04)КМп04 =  7 .5КМПО4

Но в полуреакции
МпОг + 4Н+ + Зе“  =  Мп02 + 2Н20

и ( К М п 0 4) =  7 з  и (К М п О ,)К М 1 1О 4 =  7 з К М п 0 4

Фактор эквивалентности и эквивалент данного вещества явля
ются не постоянными величинами, а зависят от стехиометрии 
реакции, в которой они принимают участие. Таким образом,
V Фактор эквивалентности —  это число, обозначающее, какая доля реальной 

частицы вещества X  эквивалентна одному иону водорода в данной кислот
но-основной реакции или одному электрону в данной реакции окисления — 
восстановления.
Эквивалентом называю т реальную или условную частицу вещества X, кото
рая в данной кислотно-основной реакции эквивалентна одному иону водо
рода или в данной реакции окисления — восстановления — одному элект
рону.

Важное значение в титриметрическом анализе имеет понятие
0 м о л я р н о й  м а с с е  э к в и в а л е н т а * .
1 Молярной массой эквивалента вещества X  называют массу одного моля 

эквивалента этого вещ ества, равную произведению фактора эквивалентно
сти на молярную массу вещества X.
Отношение количества вещества эквивалента в растворе к объему раствора 
называется молярной концентрацией эквивалента:

с(/,кв(х)х) = Л Ы Ж . .

Например, с ('/2 Н2504) =  0,1 моль/л.
|  Раствор, содержащий 1 моль эквивалентов вещества X в 1 л, называют
* нормальным раствором этого вещества.

Вместо обозначения единицы измерения моль/л допускается 
сокращение «н». Например, 1 н. Н2$0,, т. е. 1 моль '/2 моле
кулы НаЭС^. При использовании молярной концентрации эквива
лента следует указывать конкретную реакцию, в которой данный

* Молярная масса эквивалента численно равна грамм-эквиваленту ве
ществ X по старой терминологии.



нормальный раствор применяется, или приводить фактор эквива
лентности. Например, c(l/a H2SO 4) =  1 н. (в кислотно-основной 
реакции) или 1 н. H2SO4 /^(НгБС^) =  '/2- Термин «нормаль
ность» не рекомендуется. Если f,K»(X) =  1, предпочтительнее 
использовать термин «мол я р н ы й» раствор вместо «н о р- 
м а л ь н ы й» раствор, так как никаких преимуществ нормаль
ный раствор в этом случае не имеет.

9.2.1. Расчет результата прямого титрования 
при разном способе вы раж ения концентрации раствора

Если известны молярная концентрация щелочи c(NaOH) и 
объем раствора l/(NaOH), израсходованный на титрование кис
лоты, то количество вещества щелочи, затраченное на реакцию, 
будет равно:

„ (N .O H ,  =  ° ( N . O H ) ^ ( N .O H)_ (9 2 )

В точке эквивалентности количество вещества щелочи, израсхо
дованное на реакцию, будет точно равно количеству вещества 
кислоты в анализируемом растворе:

n (N a O H ) =  « (H C l) .  (9.3)

Подставляем уравнение (9.2) в (9.3): 
c (N aO H ) • V (N a O H )

I ООО
л(Н С 1 ). (9.4)

Количество вещества эквивалента кислоты, находящееся в 
анализируемом растворе, можно также представить соотноше
нием

При подстановке уравнения (9.5) в (9.4) получается очень важ
ное уравнение:

c(N aO H) • К  (N a O H ) =  с (1IC I ) 1/(НС1). (9.6)

Если известен объем анализируемого раствора, по уравнению 
(9.6) можно рассчитать его концентрацию.

Масса га(НС1) в анализируемом растворе рассчитывается по 
соотношению

m (H C I) =  гг (H C l) Ai (Н С  I ) =  ^ N a O H m N a O H )  (9 7)

где М(НС1) — молярная масса эквивалента HCI.
Нели, например, c(NaOH) =  0,1048 моль/л, V/(NaOH) =  

=  22,52 мл, то
гп (H C l) =  ° ’10^ ц 2’52 36,461 =  0,08605 г.

Уравнение (9.7) можно использовать для оценки погрешности
183



прямого титриметрического анализа. В соответствии с форму
лой (7.9) относительная погрешность результата, вычисленного 
по уравнению (9.7), будет равна:

(9.8)

При работе с 0,1 н. растворами абсолютная погрешность уста
новления молярной концентрации эквивалента (£<;) не превышает 
±0,0002, погрешность измерения объема титранта (5К) по обыч
ной бюретке составляет не более ±0,03 мл, а погрешность в ве
личине молярной массы эквивалента (5,м) пренебрежимо мала. 
Подставляя численные значения в уравнение (9.8), получаем

Я* ,/ / 2 - И)-4 V  / 0,02 V  
—  = К ( - о Л - )  + Н б - )= 2 .2 .Ю  ' или ° ’22%'

Если титруется не весь раствор кислоты, а аликвота, результат 
анализа рассчитывают по уравнению

т | , , с л ) - - - Ю Ьо7 - о н )  М ( НС1, А ,

где Vк и V„ — объем мерной колбы и пипетки соответственно. 
Погрешность результата вычисляют по уравнению

Погрешность в определении объема мерной колбы на 100,0 мл 
обычно составляет ±0,05 мл, а пипетки ±0,03 мл. Подстановка 
численных значений в уравнение (9.9) дает

- S e r j 'W + l i F b W - ’---
или 0,27 % .
Как видно, основной вклад в погрешность анализа вносит по
грешность в определении концентрации титранта.

Раствор в титриметрическом анализе нередко характеризуют 
молярной концентрацией эквивалента с поправочным коэффици
ентом. П о п р а в о ч н ы й  к о э ф ф и ц и е н т  равен отношению 
истинной молярной концентрации эквивалента с„ст рабочего 
раствора к округленной табличной молярной концентрации экви
валента с1аб;„ для которой можно заранее рассчитать, какой мас
се определяемого вещества соответствует 1 мл рабочего 
раствора.

Так, иапример. 22,50 мл точно 0,1000 М NaOH нейтрализуют 0,08204 г HCI, 
а 22,52 мл этой щелочи 0,08211 г H C I и т. д. Если истинная молярная концен
трации чквиналента с1НГ =  0,1048 моль/л, то поправочный коэффициент равен:



При расчете результатов титрования табличный результат ум ножаю т из попра
вочный коэффициент. Если израсходовано 22,52 мл кислоты, табличный резуль
тат равен 0,0821! г и истинная масса кислоты составит

т  (H C I) =  т та6лК  =  0,0821! -1,048 =  0,08605 г.
Этот способ очень удобен при серийных определениях и широко используется 
в цеховых и заводских лабораториях.

Если известен титр раствора ( Г ) ,  т. е. масса (г ) растворенного вещества 
в 1 мл раствора, то количество вещества эквивалента щелочи, вступившее в ре
акцию, составит

Тогда масса кислоты в анализируемом растворе будет равна:

7"(N a О Н ) • V (N aO H ) • М  (НС1) 0,004193-22,52 _
M (N a O H ) 4ÖÖÖ5 35,461 ~  °-08605 г-

Способ громоздкий и менее удобный по сравнению со способом молярных 
концентраций эквивалента.

Широко распространен в практике способ расчета результа
тов анализа с помощью условного титра рабочего раствора, или 
титра раствора по определяемому веществу. Он показывает мас
су определяемого вещества, которая соответствует I мл рабочего 
раствора. В данном примере 1 мл 0,1048 н. NaOH соответствует
0,003821 г НС1, т. е. 7'(NaOH/HCI) = 0,003821 г/мл. Тогда ре
зультат анализа:

m (H C l) =  7 '(N aO H /H C l) • К  (N a O H ) =0,003821-22,52 =  0,08605 г HCl
(9.10)

Чтобы найти связь между разными способами выражения кон
центраций, приравняем массу определяемого вещества, рассчитан
ную при использовании разных способов.

Пусть, например, известна молярная концентрация эквива
лента NaOH, требуется рассчитать 7’(NaOH/HCl). Приравниваем 
правые части уравнения (9.7) и (9.10): 

c (N a O H ) • K (N a O H ) „  ,
- i ------ ^ ------ — Ai (H C l ) =  Г  ( N a O H / H C l) • V  ( N a O H ) ,

отсюда

7 - (N a O H / H C I)= .C (^ H ) A i( H C l;

Совершенно аналогично рассчитывается результат при титрова 
нии по методу замещения.

9.2.2. Расчет результата в методах обратного титрования

Рассмотрим расчет результата па примере обратного титрова
ния хлорида. В этом методе к анализируемому раствору хло
рида добавляется заведомый избыток титрованного раствора 
А?ЫОз и не вступившее в реакцию с хлоридом количество ве
щества AgNOз оттитровывается раствором ЫН45 С ^  Если 
п (AgNOз) — количество вещества АдЫ03, добавленное к анали



зируемому раствору хлорида, п(А§С1) — количество вещества 
эквивалента А^ЫОз, израсходованное на реакцию с хлоридом, 
а п(А§5СЫ) — на реакцию с тиоцианатом, то, очевидно,

л <АдГЮ3) =  п (ЛеС1) +  п (А N) .  (9 .11)

Величина п(АдЫОз) определяется молярной концентрацией 
эквивалента основного рабочего раствора АдЬЮз и его объемом:

„(АККО,0= ^ ^ М .  ,9.12)

Молярная концентрация эквивалента вспомогательного раство
ра ЫНцЭСЫ и его объем, затраченный на реакцию с избытком 
AgNOз после осаждения хлорида, точно известны, поэтому

 ̂(N Н 4 5С Ы) - К (1’'1Н45СР'1) ,П | „ , 
л ^ 5 С 1 Ч )  = ------------ ^ -----------  • (9.13)

Количество вещества эквивалента хлорида в анализируемом 
растворе находим из уравнения (9.11):

п (А^С1) =  п (АеГМОз) — п (А еБС Ы )

и подставляем в это соотношение уравнения (9.12) и (9.13):
. с (АеГМОз)- V  (А еЫ О з) с (Ы Н 45С Ы )-^ (Ы Н «5С Ы )

" ( А е С1) = --------- 1000------------------------Гооо •

Масса хлорида в анализируемом растворе будет равна:

т ( С 1 )  = П (А ВС 1 )М (С 1 ).=  ^ ( А К № з )о^ ( А е^}0 ? ) _

-  ^ ^ ( ^ З м ( С ' ) .  (9.14,

Результат обратного титрования всегда рассчитывается по 
разности между взятым количеством вещества эквивалента ос
новного рабочего вещества и оставшимся после его реакции с 
определяемым компонентом.

Погрешность методов обратного титрования можно рассчи
тать также с помощью формулы (7.9), причем для упрощения 
ориентировочных расчетов примем, что концентрация обоих ра
бочих растворов одинакова. Тогда уравнение (9.14) переходит в

т (С|> -  У‘)М <С|) =  т (С1)' (915)

где с =  с (АёГ’Юз) =  с (Г^^БСЫ), а АV =  У\ — Уг, если У\ =
— У (AgNOз), У -2 =  V (ЫН^СЬ!). Применим к уравнению (9.15) 
формулу (7.9):

А* ) ' С\:' )
Погрешность определения молярной концентрации эквивалента 5с 
в уравнении (9.16) будет зависеть от погрешностей, с которыми



определены концентрации каждого из раствора, и по закону сло
жения ошибок (7.8) будет равна

Sc *= / s f- f s i , (9,17)

где Si и S 2 погрешности определения молярной концентрации 
эквивалента растворов AgNCb и NH4SCN соответственно.

Погрешность разности объемов S.^ также вычисляют с по
мощью формулы (7.8):

S.w =  V~S2Vl +  Sv, . (9.18)

где Si_, и Sv2 погрешности определения объемов AgNO( и 
NH^SCN соответственно.

При подстановке уравнений (9.17) и (9.18) в (9.16) полу
чаем

■S'* _ 1/ Si + S2 ' +~Ŝ .
m '  с5  ̂ (4  У )2 ’ (9.19)

Если считать, что при работе с 0,1 н. растворами погрешности 
в определении молярной концентрации эквивалента составляют 
±0,0002, а объемы рабочих растворов определяются с погреш
ностью ±0,02 мл, подстановка численных значений в уравне
ние (9.19) дает:

1 / ~2(2- Ю ” '4)2 , 2(0,02)г , 8 -Ю -4
т  *  К Г ^  h (Д1/)у ~  К 8 ' 1^ +  ■ (9-20)

Из уравнения (9.20) видно, что погрешность анализа в зна
чительной степени зависит от разности объемов рабочих раство
ров, использованных при титровании: с увеличением разности 
погрешность уменьшается. Расчет по уравнению (9.20) показал, 
что при ДУ =  1,0 мл относительная погрешность анализа состав
ляет 2,8%, при ДV7 =  5,0 мл она уменьшается до 0,63%, а при 
Д|/=25,0 мл — до 0,32%. Очевидно, при обратном титровании 
разность объемов 0,1 н, рабочих растворов менее 10,0 мл неже
лательна в связи с большой погрешностью анализа. Приведен
ные расчеты носят, разумеется, ориентировочный характер, 
так как связаны с некоторыми допущениями, и заключительная 
рекомендация о предельной величине 10,0 мл абсолютного
значения не имеет, но окончательный вывод об увеличении по
грешности анализа с уменьшением разности объемов рабочих 
растворов останется справедливым в любом случае.

9.3. К Р И В Ы Е  Т И Т Р О В А Н И Я

Важной характеристикой титриметрических методов являют
ся кривые титрования. Они показывают графическую зависи
мость концентрации участника реакции, протекающей при титро
вании (или логарифма концентрации, или какого-то свойства или 
характеристики раствора) от объема добавленного титранта (или 
от степени оттитрованности). Например, для реакций кислотно



основного взаимодействия такой характеристикой раствора яв
ляется его pH.

Различают рассчитанные теоретически и экспериментальные 
кривые титрования. Теоретический расчет кривых титрования 
обычно проводится по данным о константе равновесия реакции, 
протекающей при титровании, и исходным концентрациям реа
гирующих веществ. Если нормальные концентрации титруемого 
раствора и титранта одинаковы и для титрования взяли 100,0 мл 
раствора, то число миллилитров добавленного титранта будет 
равно степени протекания реакции между титрантом и опреде
ляемым веществом (степени оттитрованности). Такие кривые 
служат главным образом для обоснованного выбора индикатора 
в данном титровании, который обеспечил бы необходимую точ
ность определения.

Экспериментальные кривые титрования получают, измеряя 
какое-либо свойство системы в ходе титрования (оптическую 
плотность, диффузионный ток и т. д.) в зависимости от объема 
добавленного титранта и строят соответствующий график. Та
кие кривые служат для определения точки эквивалентности. 
Они будут рассмотрены во второй части учебника.

9.4. О С Н О В Н Ы Е  М Е Т О Д Ы  
Т И Т Р И М Е Т Р И Ч Е С К О Г О  А Н А Л И З А

В титриметрическом анализе используют реакции различного 
типа: — кислотно-основного взаимодействия, комплексообразова- 
ния и т. д., удовлетворяющие тем требованиям, которые 
предъявляются к титриметрическим реакциям. Отдельные^титри- 
метрические методы получили название по типу основной реак
ции, протекающей при титровании или по названию титранта 
(например, в аргентометрических методах титрантом является 
раствор АдЫОз, в перманганатометрических — раствор КМ п04 
и т. д.). По способу фиксирования точки эквивалентности выде
ляют методы титрования с цветными индикаторами, методы 
потенциометрического титрования, кондуктометрического, фото
метрического и т. д. При классификации по типу основной реак
ции, протекающей при титровании, обычно выделяют следующие 
методы титриметрического анализа.

1. Методы кислотно-основного взаимодействия связаны с 
процессом передачи протона:

Н + 4- О Н ' = Н20 
С Н  .С О О Н  +  О Н  =  С Н з С О О  ' +  1-ЬО 

СО&- +  Н *  =  Н С О з

2. Методы комплсксообразования используют реакции об
разования координационных соединений:

Н К2 ' +  2 С Г  =  Н{?С12 (меркуриметрия)
М ^ ’1 +  Н 2У- —  М ^ У 2 +  2Н 1 (комнлексомомстрия)



3. Методы осаждения основаны на реакциях образования 
малорастворимых соединений:
№  +  1 =  А ^С| (аргентомотрия)
Н £,2 +  2С 1 — Н & 2С 12 (меркурометрия)

4. Методы окисления — восстановления объединяют много
численную группу окислительно-восстановительных реакций:

+  5Ре"+ +  4Н2°  (перманганатометрия)+  12= 540 , + 2 !  (иодометрия)

Аналитическая характеристика каждого метода включает 
наиболее существенные его особенности: приготовление и свой
ства рабочих растворов, виды кривых титрования, погрешности 
определения, способы индикации точки эквивалентности и прак
тического применения.

*1 В о п р о с ы
1. Почему в титриметрических методах осаждения предъяв

ляются более высокие требования к полноте протекания реак
ции, чем в гравиметрических методах?

2 . Стандартизацию раствора НС1 можно сделать по титрован
ному раствору ЫаОН и по Ыа2В 40 7- ЮН20. Какой из этих спосо
бов обеспечит более высокую точность и почему?

3. Определить фактор эквивалентности участников следую
щих реакций:

а) Са(ОН ) 2 + Н2$04 =  СаБО, +  2Н20
б) № 2СОз + НС1 =  № Н С 03 + ЫаС1
в) Ыа2С0 3 +  2НС1 =  2ЫаС1 +  С 0 2 +  Н20
г) Н3Р 0 4 + 2Ыа0Н =  Ыа2Н Р0 4 +  2 Н20
д) № Н 2Р 0 4 + .МаОН =  Ыа2Н Р0 4 +  Н20
е) № 3Р 0 4 Н- Н2504 =  ЫаН2Р 0 4 +  N 8 2 8 0 4

ж) 2КМп04 -+- ЗН2О2 + Н2504 =  2Мп02 + 302 4-
К 2504 +. 4Н20

з) 2КМп04 + 5и (504)2 + 2Н20 =  2МпБ04 + 2Н2504 4- 
+ 51Ю2504 + К 2Б0 4

Г л а в а  10 
КИСЛОТНО-ОСНОВНОЕ ТИТРОВАНИЕ

10.1. РАБОЧИЕ РАСТВОРЫ

Перед изучением этой главы рекомендуется повторить м ате 
риал, посвященный кислотно-основному взаимодействию (см  
гл. 4). '

В методах кислотно-основного титрования основной является 
реакция передачи протона от титранта титруемому веществу или 
от титруемого вещества титранту. Реакции кислотно-основного



взаимодействия характеризуются высокой скоростью, протекает 
строго стехиометрически.

В качестве рабочих растворов используют растворы сильных 
кислот (HCl, H2SO 4 и т. д.) концентрации от 0,05 до 1,0 моль/л 
или сильных оснований (NaOH, КОН, Ва(О Н ) 2  и т. д.) той же 
концентрации. Растворы кислот устойчивы и могут храниться без 
изменения сколь угодно долго. Растворы щелочей также устой
чивы, однако их рекомендуется хранить в парафинированной 
или фторопластовой посуде, чтобы не допустить взаимодействия 
со стеклом. Необходимо также учитывать, что растворы щело
чей поглощают диоксид углерода из воздуха.

Точную концентрацию титрованных растворов кислот и щело
чей устанавливают по одному из первичных стандартных (уста
новочных) веществ. Для стандартизации раствора кислоты час
то используется карбонат натрия МазСОз (сода) или декагидрат 
тетрабората натрия Ы агВ^?- IOH2O (бура).

Бура при растворении взаимодействует с водой:
В 40 ?-  +  З Н 20  =  2Н,ВОч +  2 В 0 2-

и образовавшийся метаборат титруют кислотой:
В 0 2 +  н 4 +  Н 2О —  Н.)ВСЬ

Таким образом, на 1 моль буры при титровании расходуется
2 моль Н :

N a 2B 4O r +  2НС1 +  5Н20  =  2NaCl +  4НзВОз

и молярная масса эквивалента буры равна:
381 42

M ( 7 2N a2B«O7-l0H2O )= « 7 гМ  (N a 2B 40?- lüH.-O) = — =  190,71 г/моль.

Достоинством буры как вещества для установки титра яв
ляется большая молярная масса эквивалента.

Раствор щелочи стандартизируют по гидрофталату калия

/ ^ _ С О О Н  C O O N a
\\ I +  N aO H  =1| 1 + Н 20

с о о к  со о к

и другим веществам (щавелевой кислоте, бензойной кислоте 
CeHsCOOH и т. д .).

Если молярная концентрация эквивалента кислоты точно 
известна, этот раствор можно использовать для установления 
концентрации щелочи. Так же поступают и при определении 
концентрации кислоты, если известна концентрация щелочи.

Значительно сокращает затраты времени на приготовление 
титрованных растворов применение специальных ампул, выпус
каемых промышленностью (фиксаналов). Фиксаналы содержат 
точно известное количество вещества. Растворение или разбав
ление содержимого фиксанала в мерной колбе позволяет сразу 
получить титрованный раствор.



10.2. К Р И В Ы Е  Т И Т Р О ВА Н И Я  И  В Ы Б О Р  И Н Д И К А Т О Р А

в методах, основанных на реакциях кислотно-основногп
КРИВЫе 1ИТР °вания «бычно показывают зависи- рН раствора от объема добавленного титранта Для по 

строения кривой титрования рассчитывают значения рН Т̂> „о 
точки эквивалентности (т. э .); 2) в т.э. и 3) после т э

10.2.1. Кривая титрования сильной кислоты 
сильным основанием

помР о Т Шм а мМяп н ВУЮ ТИТровани? 100' °  мл «.I М HCI раство- ром 0,1 М NaOH при комнатной температуре. Для простоты
няется* и°оа1 нип’яЧТ°  06“ M раств0Ра ПРИ титровании не изме- и Pa3HHUa между концентрацией и активностью ионов 
несущественна. Расчет кривой титрования начинается с расчета
£яния ?ДН0Г°  т,итРУемого Раствора. Сильные кислоты и осно 
вания (щелочи) в водном растворе диссоциированы нацело

е Т о Т и НТраЦИЯ И° Н0В Н оУЛ6Т равна концентрации НСКт. е 0,10 М, и, следовательно, pH 1,00. Значения pH раствора 
H U  до точки эквивалентности будут определяться концентоа

ч \ 0/ ,05- Если добавить 50,0 мл щелочи, прореагирует
50/6 исходного количества кислоты и концентрация ионов водо-

[Н + ] — 0,1 -0,5 =  0,05 моль/л, ^ pH == 
í ,ju . При объеме добавленной щелочи 90 0 мл в 

растворе  ̂ останется Ю %  первоначального количества кислоты
ооп J — 0,1 -0,1 =  1,0-10 моль/л и pH 2,0, При введении
99,0 мл Щелочи в растворе будет [Н + ] =0,1-0,01 =  1 0-1СГ3 
моль/л и pH 3,00, а если добавить 99,9 мл, то [Н + ] =  0 1 -10_3 =  
-1,0-10 моль/л и pH 4,00. В точке эквивалентности когда 
вся кислота полностью прореагирует со щелочью, pH раствора 
определяется автопротолизом воды и становится равным 7 00 

После точки эквивалентности pH раствора будет определять
ся количеством добавленной щелочи. Концентрация ОН~-ионов 
растет пропорционально количеству добавленного NaOH Если 
добавляется 0,1 мл NaOH, то [ОН~] =  0,1 • I0~3= 1 ОХ
X  Ю 4 моль/л, [Н + ] =  1 : ° ^  =  1,0-Ю '10 моль/л и pH 10,00.
При добавлении 1,0 мл щелочи [ОН- ] =  0 I • 10~2_ 1 ш-з
p T lfo b  Í7Ho i = 1 ’Ú*10" V l ’0-,°  =  1.0-10-м ¡¿'оль/л и pH 11,00. По этим данным строим кривую титрования в коорди-

жить на коэффициент ________— п р  V п Я ч» . „ к
100+ V ' объем Добавленного титранта.



■Линия нейтральности

Рис.

120 М  
У̂ аОИ),«/?

10.1. Кривая титрования 100,0 мл 0,1 
НС1 0,1 М  раствором № О Н

натах pH — У(ЫаОН) 
(рис. 10.1). Прямую, 
параллельную оси аб
сцисс и при pH 7,0 пе
ресекающую ось орди
нат, называют ли
нией н е й т р а л ь н о 
сти.  Прямую, парал
лельную оси ординат и 
пересекающую ось аб
сцисс при У(ЫаОН) =  
=5 100,0 мл, называют 
линией э к в и в а л е н 
т н о с т и :  левее этой 

М прямой находятся раст
воры, содержащие из
быток кислоты, пра

в е е  —  избыток щелочи. Точку пересечения кривой титрования 
с линией эквивалентности называют т о ч к о й  э к в и в а л е н т 
нос т и ,  а пересечение кривой титрования с линией нейтраль
ности называют т о ч к о й  н е й т р а л ь н о с т и .  Как видно, 
при титровании сильной кислоты сильным основанием точка 
эквивалентности и точка нейтральности совпадают.

Общий вид кривой титрования довольно своеобразен. В на
чале титрования pH изменяется очень медленно. Кривая пока
зывает в частности, что если оттитровать половину имеющего
ся количества кислоты (V  (ЫаОН) =  50,0 мл), pH раствора из
менится всего на 0,3 единицы по сравнению с исходным (от 1,ии 
до 130), если оттитровать 90%, то и тогда уменьшение pH 
составит' лишь одну единицу. С уменьшением концентрации 
оставшейся кислоты изменение pH при титровании становится 
более резким. Оттитровывание кислоты от 90 до 99 /0 вызывает 
изменение pH уже на единицу (от 2,00 до 3,00). Также на еди
ницу (от 3,0 до 4,0) возрастает pH при оттитровывании от 
99 до 99,9%, т. е. на 0,9%. Титрование последней 0Л /о кис
лоты приводит к изменению pH на целых 3 единицы (от 4,ии 
до 7 00). Введение избытка в 0,1% КаОН по сравнению с экви
валентным количеством вызывает изменение pH также на 3 еди
ницы, и pH раствора становится равным 10,0.

|  Резкое изменение pH в области точки эквивалентности называют скачком
* титрования.

Это наиболее существенная часть кривой титрования, так как 
по скачку титрования производится выбор индикатора для дан
ного титрования и решаются некоторые другие вопросы: Об
ласть резкого изменения pH определяется константой равнове
сия реакции, протекающей при титровании, и концентрацией реа
гентов. Количественная оценка скачка устанавливается аналити-



ком в зависимости от заданной точности анализа. Погрешность 
многих титриметрических методов не превышает ±0,1/, поэто
му величиной скачка считают изменение pH от состояния, когда 
раствор недотитрован на 0,1% к состоянию, когда он па 0,1 %  
перетитрован. Если допустимая погрешность анализа составляет 
1%, то скачком титрования можно считать изменение pH от 
недотитрованного на 1 %  раствора до перетитрованного на эту 
величину. Другие пределы для определения скачка титрова
ния встречаются редко. В рассматриваемом случае при интервале 
±0,1 %  скачок титрования составляет 6,0 единиц pH (от pH 4,0 
до pH 10,0). На самом деле скачок титрования будет несколько 
меньше, так как при титровании происходит разбавление раство
ра и вблизи точки экивалеитности объем раствора увеличивается 
примерно в 2 раза. Более точно концентрацию ионов водорода 
можно найти с учетом объема добавленного титранта. При
V (ЫаОН) =99,9 мл она будет равна [Н4 1 =  1,0-10 1 — —  =

}  ' _  1 ¡00,0 (-99/.)
=  5,0-10 5 моль/л, откуда pH =  — (5,7) =  4,3. При К(ЫаОН) =
=  100,1 мл [О Н Ч  =  1,0-10-4—  ?)-” -(|()() , =5,0-10 5 моль/л и
pH 9,7. Таким образом, истинный скачок титрования будет от 
pH 4,3 до pH 9,7, т. е. насчитывать 5,4 единицы pH, а не 6,0, как 
это было получено без учета разбавления. Разница между 
приближенным и точным расчетом, как видно, невелика. При 
титровании сильных кислот сильными основаниями pH в точке 
эквивалентности определяется автопротолизом воды и не зави
сит от концентрации реагентов, при комнатной температуре он 
всегда равен 7,0 (если пренебречь эффектом ионной силы).

Расчеты pH показывают, что величина скачка титрования 
зависит от концентрации реагирующих веществ. Чем меньше 
концентрация реагентов, тем меньше скачок титрования. На 
рис. 10.1 пунктиром нанесена кривая титрования 100,0 мл 0,01 М 
НС1 раствором ЫаОН такой же концентрации. Скачок титрова
ния в этом случае составляет только 4,00 единицы pH (от pH 5,00 
до pH 9,00). С уменьшением концентрации реагентов скачок 
уменьшается.

Повышение температуры вызывает увеличение ионного произ
ведения воды и это тоже уменьшает скачок титрования. На
пример, при 80°С ионное произведение воды равно 2,4-10 14 и, 
следовательно, в точке эквивалентности при этой температуре бу
дет [Н 1"] — \/2̂ 4- 10'"'1,1 — 4,9* IО-7 моль/л, что соответствует 
pH 6,31. Ветвь кривой титрования до точки эквивалентности при 
всех температурах останется практически без изменений, так как 
она определяется концентрацией неоттитрованной кислоты. Пос
ле точки эквивалентности, например, в момент, когда раствор 
НС1 будет перетитрован на 0,1%, концентрация ионов водорода
будет равна [Н + ] — =  2>4' !0~9 моль/л и pH 8,62, а не
10,00, как это было при комнатной температуре. Скачок титро



Auhur эквивалентности

Пмс 10.2. Кривая титрования 100,0 мл 0,1 
N aOH 0,1 М  раствором HCI

М

вания при 80°С соста
вит 4,6 единицы pH (от 
pH 4,00 до pH 8,62), а ие
6,0 единиц, как это было 
при комнатной темпера
туре.

Кривая титрования 
с и л ь н о г о о с н о в а 
ния  с и л ь il ой к и с- 
л о т о й рассчитывается 
аналогично, представляя 
собой зеркальное изобра
жение кривой титрования 
сильной кислоты сильным 
основанием (рис. 10.2).
До точки эквивалентно

сти pH раствора определяется концентрацией неоттитрованной 
шелочи, а после точки эквивалентности концентрацией добав
ленной кислоты. В точке эквивалентности раствор нейтрален 
(pH 7,0). Величина скачка и его положение на кривой титрова- 
ч!'я остаются такими же, какими они были при титровании 
сильной кислоты сильным основанием.

Выбор индикатора. Для обнаружения точки эквивалентности 
в титриметрическом анализе применяют и н д и к а т о р ы  (от 
.лат. indicare — показывать, обнаруживать). В первых титримет- 
рических определениях (1729) в качестве основания использова
ли карбонат калия (поташ) и точку эквивалентности устанав
ливали по прекращению выделения газа. Впоследствии в методе 
кислотно-основного титрования наиболее широкое распростра
нение получили ц в е т н ые и н д и к а т о р ы, окраска которых 
зависела от pH раствора. Первое титрование с применением 
цветного индикатора выполнил У. Льюис в 1767 г. и первым ин
дикатором, использованным для этой цели, был лакмус, хотя 
индикаторные свойства различных растительных экстрактов были 
известны значительно ра-ныпе.

В конце XIX в. в практике титриметричсекого анализа стали 
применять с и н т е т и ч е с к и с и н д и к а т о р  ы: сначала 
фенолфталеин, а затем азокрасители и другие соединения. Ис
пользование синтетических индикаторов позволило существенно 
повысить точность титриметрических методов анализа, так как 
растительные экстракты, представляющие собой смесь различных 
природных веществ, имели ограниченную устойчивость и не 
всегда давали воспроизводимые результаты. Из растительных 
экстрактов до настоящего времени сохранили определенное зна
чение лишь лакмус и куркума, применяемые главным образом 
для качественных испытаний.

Кислотно-основные индикаторы изменяют свою окраску в об
ласти интервала перехода независимо от того, достигнута или не 
достигнута точка эквивалентности. Правильно выбранный инди



катор изменяет окраску в области скачка титрования. У непра
вильно выбранного индикатора изменение окраски может проис
ходить задолго до наступления точки эквивалентности (в недо- 
титрованных растворах) или после нее (в перетитрованных).

Выбирают индикатор с помощью кривой титрования. Для 
этого на график кривой титрования наносят интервал перехода 
индикатора. У правильно выбранного индикатора интервал пере
хода полностью или частично перекрывается скачком титрова
ния. Если такого перекрывания нет, индикатор для данного 
титрования не подходит. На рис. 10.1 нанесены интервалы пере
хода нескольких индикаторов. Тропеолин 00 имеет интервал пере
хода в области pH от 1,4 до 3,2 и для данного титрования является 
явно не подходящим. Метиловый оранжевый с интервалом пере
хода от 3,1 до 4,4 частично захватывает скачок титрования и для 
этого титрования вполне может быть использован. Для титрова
ния 0,01 М 1101 он уже непритден. Отличным индикатором для 
рассматриваемого титрования является бромтимоловый синий, 
интервал перехода которого находится в середине скачка титро
вания (pH б,0...7,6), с этим индикатором можно титровать и 
0,01 М НС1. Фенолфталеин также может быть использован для 
данного титрования, так как его интервал перехода (pH 8,2...10,0) 
захватывает область скачка титрования. Величину pH, при кото
рой заканчивается титрование с данным индикатором, называют 
п о к а з а т е л е м  т и т р о в а н и я  и обозначают символом рГ. 
Показатель титрования находится обычно в середине интервала 
пе-рехода индикатора. У метилового оранжевого рТ 4,0, у фенол
фталеина 9,0 и т. д. Правило выбора индикатора можно также 
сформулировать, пользуясь понятием \)Т. Индикатор пригоден 
для данного титрования, если его рТ лежит в пределах скачка 
титрования. Эти же приемы используют при выборе индикатора, 
когда сильную кислоту титруют сильным основанием.

Ошибки титрования. Пригодность того или иного индикатора 
для данного титрования можно количественно характеризовать 
индик а т орной  ошибк ой  т и т ро в а л  и я, возникающей 
из-за несовпадения рТ и pH в точке эквивалентности. При тит
ровании сильной кислоты сильным основанием и наоборот ошиб
ка может быть в о д о р о д н о й  или г и д р о к с и д  н о й. 
Водородная, или I {* -ошибка, возникает, если рТ <  7, т. е. когда 
при титровании сильной кислоты щелочыо в растворе после окон
чания титрования остается некоторое количество неоттитрован- 
ной кислоты. Для гидрокеидной ошибки при титровании сильной 
кислоты характерно рГ> 7 , что указывает на избыточное содер
жание в растворе сильного основания но сравнению с эквива
лентным.

Водородную ошибку можно оценить следующим образом. Се
ли титруется V мл раствора кислоты концентрации с, то по 
окончании титрования объем раствора увеличивается примерно 
до 2\/ (так как титрант имеет такую же концентрацию), кон
центрация ионов водорода становится равной 1,0-10 и коли-



L I+ 10 pT2Vчество ионов H в конечном растворе составит — — моль.
Процентное отношение этой величины к исходному количеству 
кислоты равно Н+-ошибке:

I (1. ]() р/ 2V- 1000 1 ()• 1 (У рГ 
еН '=  1000сV 100% = 2 -- 100%. „0.D

При неодинаковых концентрациях NaOH и НС1 множитель 2
V {NaOH) +  V (HCl)следует заменить на множитель —1— у (NaOH)--- Ри ТИТР0'

вании 0,1 М HCI с метиловым оранжевым водородная ошибка 
6Н+ =  2 — Ю0% =  0,2%. Для данного титрования мети
ловый оранжевый оказывается вполне удовлетворительным инди
катором. При титровании 0,01 М НС! в присутствии метилового
оранжевого Н+-ошибка составляет: 6Н+ =  Ю 0% =
— 2,0%. Это уже больше обычно допустимой ошибки, следова
тельно, для титрования разбавленных растворов НС1 метиловый 
оранжевый непригоден.

Гидроксидная ошибка рассчитывается аналогично. Концент
рация ионов водорода в растворе после титрования равна 10 рГ,
а концентрация гидроксид-ионов (ОН'-] =  1 -0-10 |14~ рП.
Следовательно, в растворе по окончании титрования содержится
1 0 10 —114 — рГ) • 2 V----- — ------моль щелочи {V  — объем анализируемого ра
створа) .

В процентах к исходному количеству кислоты (или экви
валентному количеству щелочи) это составляет:

1 0- 10—(М —рГ>21/ 1000 2* 1 0 -10'114 рП 
6 0 Н - ^  ‘ -U т 0 с у  -Ю 0= *-------- 100%. (Ю .2)

По формуле (10.2) рассчитывается гидроксидная ошибка титро
вания.

Если концентрации кислоты и щелочи неодинаковы, в фор
мулу (10.2) вместо коэффициента 2 следует ввести множитель
V (N a O H ) +  V '(H C I)

V (N a O H )
Титрование V мл 0,1 М НС1 раствором NaOH такой же кон

центрации с фенолфталеином в качестве индикатора заканчи
вается при рТ 9,0. Гидроксидная ошибка этого титрования
бОН- =  2 1,° ' 1 в t----100%  =0,02% .  Ошибка титрования 0,01 М
НС1 в тех же условиях составит 0,2%. Если в качестве индика
тора взять не фенолфталеин, а, например, ализариновый желтый, у

1 Л  1 Л —  ( 1 4 — 11)

которого рТ 11,0, то в этом случае 60Н- =  2 —---—---- 100 %  =
=  2,0%, а в 0,01 М НС1 ошибка будет уже 20%. Такой индика
тор для данного титрования явно не подходит.



Известное значение имеет также о ш и б к а  т и т р о в а 
ния,  вызываемая тем, что рН-индикаторы имеют кислотно
основную природу и переход индикатора из одной формы в дру
гую требует расхода реагента. С уменьшением количества инди
катора эта ошибка уменьшается, в связи с чем при титровании 
рекомендуется обходиться минимальным количеством индика
тора.

10.2.2. Кривая титрования слабой одноосновной кислоты 
сильным основанием

Рассчитаем кривую титрования 100,0 мл 0,100 М ('И)СООН 
раствором 0,100 М ЫаОН.

В начальной точке кривой титрования pH раствора будет 
определяться диссоциацией уксусной кислоты:

СН яСО О Н  +  Н 20  =  СНдСОО +  НяО *

или упрощенно:
СНяСО О Н  =  СН..СОО +  н  *

Расчет равновесия в растворе слабой одноосновной кислоты см. 
гл. 3.

В соответствии с уравнением (3.21) [Н 1 ] =  \j~Kc] [Н [ | —
= У  1,74- 10 Б■ 0,10 = 1,32- 10“ 3 моль/л и рН= —(3,1 1) = 2,Й9.

IIри добавлении в этот раствор гидроксида натрия в резуль
тате реакции появится эквивалентное количество ацетат-иона, 
который в смеси с уксусной кислотой образует ацетатный бу
ферный раствор. Концентрацию ионов водорода в этом растворе, 
а также всю ветвь кривой титрования до точки эквивалентности 
можно рассчитать по формуле (3.58). Если добавим в раствор
9,0 мл 0,100 М ЫаОН, то в результате реакции концентрация ук
сусной кислоты упадет до 0,091 моль/л и в растворе появятся 
ацетат-ионы концентрации 0,009 моль/л. Концентрация ионов
водорода в этом растворе [Н+] =  1,74 • 10 =  1,74Х
Х!0~4 моль/л, откуда рН =  — (4,24) =  3,76.

При добавлении 50,0 мл щелочи прореагирует 50% уксусной 
кислоты. Следовательно, в растворе останется 0,05 моль/л не- 
диссоциированных молекул кислоты и 0,05 моль/л ацетат-ионов. 
Подставив эти значения в расчетную формулу, можно рассчи
тать концентрацию ионов водорода в растворе: [Н*'] = 1,74Х 
X  Ю-5 моль/л и рН = (5,24) = 4,76. Добавление 91,0 мл щелочи 
приводит к появлению в растворе 0,091 моль/л ацетат-ионов и 
уменьшению концентрации недиссоциированной уксусной кисло
ты до 0,009 моль/л. Подставив равновесные концентрации в рас
четную формулу при условии [Н + ] <С 0,009, получим [Н 1 ] =
=  1,74-Ю-5 1,74-10-6 моль/л и pH =  -(6,24) =  5,76.
Если добавить 99,0 мл ЫаОН, то концентрация ацетат-ионов



возрастет до 0,099, а концентрация молекул уксусной кислоты 
упадет до 1,0-10 ,4 моль/л. По аналогии с предыдущим расчетом
получим IН г | =  1,74 - 10'"'1 1,74-10” ' моль/л и pH 6,76.

При добавлении 99,9 мл №ОН в растворе останется только 
'1,1% первоначального количества уксусной кислоты и ее кон
центрация будет 0,1-10 1 =  1,0* К )"4 моль/л, а с учетом диссо
циации |ОН)СООН] =  1,0-10 4 [И'1]. Концентрация ацетат- 
ионов в этом растворе с погрешностью 0,1 %  будет равна
0,1 моль/л, а ионов водорода составит 1,74 • 10 5 1,0 ~ 10 ’ = 
-1.74-10 * моль/л и pH 7,76. ° ' |(Ю

Эквивалентное количество щелочи (100,0 мл N301-1) приведет 
к образованию в растворе 0,100 моль/л ацетат-ионов. Ацетат- 
ион, являясь слабым основанием, сообщает раствору щелочную 
реакцию:

СП.,ООО 4 н о н  =СП-,с:оон

Константа основности ацетат-иона:

А?
|С Н ,С О О Н Ц О Н  ] 

“  |с н ,е о о  1
1о формуле (3.26) находим

А',

он

1,0- 10 1 
1,74-10 5,75- 10

[О Н  | =. / г),75- 10 1,1 • 0.100 —  7,(>0 • 10 " моль/л.

Отсюда
1,0- ю 

7,60-10 чг 1,32-10 "моль/л и pH = -•  (9,12) =  8,88.

После точки эквивалентности pH раствора определяется ко
личеством добавленной щелочи. Избыток щелочи в 0,1 мл при 
разбавлении до 100,0 мл создает в растворе концентрацию ионов
(ОН | = 0,10-0,10

100,0 =  1,0- 10' 4 моль/л, т. е. pH 10,0.

Пиния мЫ алент ност и

Точна эн§1 - 
валентности

т т
У(НпМ),ш

При избытке ЫаОН в
1,00 мл концентрация ио
нов [ОН ] в растворе бу-
дет М ^ Ж = 1 , 0 0 -10-
моль/л и pH 11,00. По
строенная по этим дан
ным кривая титрования 
уксусной кислоты раство
ром ЫаОН представлена 
на рис. 10.3. Как видно, 
pH раствора до точки эк
вивалентности изменяется 
плавно, хотя и с более вы
соким угловым коэффици
ентом, чем при титровании



сильной кислоты. Линия нсйтральностн пересекается кривой тит
рования еще до точки эквивалентности. В области точки экви
валентности (± 0 ,1% ) наблюдается скачок титрования от 
pH 7,76 до pH 10,00, а точка эквивалентности находится при 
pH 8,88. Характерной особенностью кривых титрования слабых 
одноосновных кислот является несовпадение точки эквивалент
ности с точкой нейтральности и расположенно точки эквивалент
ности в щелочной области, так как в точке эквивалентности об
разуется основание, сопряженное с титруемой кислотой. Скачок 
титрования 0,1 М СНкСООП намного меньше, чем соляной или 
другой сильной кислоты, и составляет всего 2,3 единицы pH вмес
то 6 единиц при титровании 0,1 М Н О . С уменьшением кон
центрации кислоты и увеличением температуры скачок умень
шается. Он уменьшается также с уменьшении константы дис
социации кислоты.

Индикаторы и индикаторные ошибки при титровании слабой 
кислоты. Рис. 10.3 показывает, что интервалы перехода бромти- 
молового синего и метилового оранжевого не перекрываются 
скачком титрования уксусной кислоты и, следовательно, для 
данного титрования оба индикатора непригодны. Наиболее под
ходящим индикатором для титрования уксусной кислоты явля
ется фенолфталеин, окрашивающий раствор в точке эквивалент
ности в красный (пурпурный) цвет.

Выбор индикатора или оценку его пригодности можно сделать 
также на основании индикаторных ошибок титрования. При тит
ровании слабой кислоты может возникнуть гидроксидная и кис
лотная индикаторные ошибки. Гидроксидная ошибка рассчиты
вается по формуле (10.2). Если при титровании 0,1 М уксусной 
кислоты в качестве индикатора взять фенолфталеин с рТ 9,0,
гидроксидная ошибка 60Н =2 10 (| |-- 100% =0,02%, что под
тверждает пригодность фенолфталеина для данного титрования.

К и с л о т н а я ,  или НА-ошибка обусловлена наличием в ра
створе нсоттитрованной слабой кислоты. Эта ошибка определяет
ся отношением

где |НА] - концентрация нсоттитрованной кислоты; [А | — 
концентрация оттитрованной.

Процент нсоттитрованной кислоты равен |А |^ |Ид| Ю0%- °Д ‘
нако в конце титрования [А ] >> [НА] и [А "] -+- [НА) ~  [А |, 
поэтому

[Н А ] _ |НА |
[А 1 +  [Н А ] “  (А  1 '

Из выражения константы диссоциации слабой кислоты НА 
легко получить соотношение



(А ] К •
но [Н + ] =  10-рГ, а К  =  Ю-1’* и, следовательно,

6Н А  =  - 7 ^ 7 -  =  =  10Р* (10.3)[А I Ю-РА

Если ограничить НА-ошибку значением 0,1 %, то это будет 
означать, что доля неоттитрованной кислоты составит 0,001 от 
общего количества кислоты (или, что в данном случае одно и то
же, от количества оттитрованной кислоты): 4т^г С  10-3. Под-[А 1
ставляя это соотношение в уравнение 10.3, получаем 10р/с~рГ̂  IО” 3 
или, логарифмируя,

рТ >  рК  +  3. (Ю.4|

Следовательно, для титрования слабой кислоты, имеющей кон
станту диссоциации К, будут пригодны только те индикаторы, у 
которых рТ на 3 единицы или больше превышает рК. Например, 
для титрования уксусной кислоты могут быть использованы инди
каторы, у которых рТ >  4,76 + 3 =  7,76 и, следовательно, мети
ловый оранжевый будет явно не подходящим, как это уже было 
установлено. Условию (10.4) для титрования уксусной кислоты 
удовлетворяет фенолфталеин (р7’9,0). Разумеется, могут быть 
использованы и многие другие индикаторы, удовлетворяющие 
условию (10.4), если гидроксидная ошибка не будет превышать 
заданного предела.

Ализариновый желтый Р имеет рТ 11,0 и с точки зрения усло
вия (10.4) его можно использовать для титрования уксусной кис
лоты. Однако гидроксидная ошибка в этом случае составляет
по (10.2): бОН- =  2 1,0 ^ |----100 %  =  2 % , что примерно на
порядок превышает обычную погрешность титриметрических 
определений и, следовательно, для данного титрования этот ин
дикатор рекомендовать не следует.

10.2.3. Кривая титрования слабого основания 
сильной кислотой

Начальная точка такой кривой характеризует равновесие 
в растворе слабого основания. Если титруется аммиак, то pH 
раствора будет определяться равновесием 

ЫН., + н о н  =  !\'Ш + о н -

Концентрацию ОН “ -ионов в 0,1 М растворе ЫНз можно вычис
лить по формуле (3.26): [ОН“ ] — |/ 1,76-10-5■ 0,1 =  1,ЗЗХ
Х Ю -3 моль/л, откуда [Н+] — Мо'ш в =  7,52-10-12 моль/л и
pH =  —(12,88) =  11,12.

При добавлении к 100,0 мл этого раствора 9,0 мл 0,1 М НС1



Т а б л и ц а  10.1 Изменение pH при добавлении 0,1 М НСI 
к 100,0 мл 0,1 М  1ЧН:(

Добавлено 
0,1 М HGI. мл [NH.,1 |NH4' | [М Ы pH

[NH/|

50,0 0,05 0,05 1.0 9.25
91.0 0,009 0,091 0,1 8,25
99,0 1 • 10-* 0,099 1,0-10 2 7,25
99,9 1 • 10 4 0,0999 1,0-10 ' 6,25

концентрация ЫН3 снизится до 0,091 моль/л, а иона ЫН^ увели
чится до 0,009 моль/л. В результате образуется смесь слабого 
основания и его сопряженной кислоты, т. е. буферный раствор. 
Его pH может быть рассчитан по уравнению (3.59) с учетом
(3.13): pH =  14,00 — 4,75 + 1д =  10,25. По этому же со
отношению и при условии постоянства объема (100,0 мл) рассчи
тывается остальная часть кривой титрования вплоть до точки 
эквивалентности. Результаты расчета представлены в табл. 10.1;

В точке эквивалентности в растворе существует только сла
бая кислота ЫНГ, которая находится в протолитическом равно
весии с водой:

!\Н4+ +  К О Н  =  1ЧНз +  Н яО 4

Концентрация ионов водорода в этом растворе [Н +] =
=  /^Ж1смн4 _ /5,68■ 10_ 10• 0,10 =  7,54- 10 6 моль/л и pH =  
=  -(£,88) =  5,12.

После точки эквивалентности pH раствора определяется коли
чеством добавленной кислоты. При добавлении 0,1 мл 0,1 М НС1
к 100,0 мл в растворе будет [ Н * ] = М ^ Ш _ =  ] Д ) . К) 4 моль/л,
т. е. pH 4,00. Добавление
1,0 мл кислоты в тот же 
объем приведет к [Н+] =

моль/л, что соответствует 
pH 3,00. Кривая титрова
ния аммиака, построенная 
по этим данным, пред
ставлена на рис. 10.4. 
Здесь можно отметить 
плавное уменьшение pH в 
ходе титрования и скачок 
в области точки эквива
лентности. Скачок титро
вания полностью нахо
дится в кислой области.

Линия зк$и8алентности

Фенолфталеин
ттв  тто а льност дипця

¿еЫрамностиТеш»Шаттттч

20 «О W0 т  т
у(нт),м

Рис.



Точка эквивалентности расположена при pH 5,12 и, очевидно, не 
совпадает с точкой нейтральности. Скачок титрования О, ! М амми
ака в пределах ±0,1 %  от точки эквивалентности находится в 
пределах pH от 6,25 до 4,00 и составляет примерно 2,3 единицы pH, 
что намного меньше скачка титрования сильной щелочи (6 еди
ниц pH).

10.2.4. Кр ивы е титрования многоосновных 
(полипротонных) кислот и оснований

Основное различие в расчетах кривой титрования одно- и мно
гоосновных кислот связано со ступенчатой диссоциацией много- 
основных кислот и, как следствие, с возможным существованием 
двух или более скачков титрования. Кривая титрования много
основной кислоты до первой точки эквивалентности рассчитыва
ется но тем же соотношениям, которые использовались для расчета 
кривой титрования одноосновной кислоты (3.21), (3.58), учитывая 
диссоциацию многоосновной кислоты только по первой ступени. 
Возможность титрования кислоты с заданной точностью по первой 
точке эквивалентности зависит от соотношения ступенчатых кон
стант диссоциации кислоты.

Рассмотрим с этой точки зрения кислоту Н2А, ступенчатая дис
социация которой

Н 2л  =  Н ' + НА 
НА =.--- [ [ '  -[ Л-

характеризуется константами К\ и К?:
¡Н Ч  ¡НА | .К\

Kl —

|НаА] 

Н Ч  [А*'
(ИЛ

Титрование кислоты Н^А по первой ступени с погрешностью 
не большей, чем 1 % , означает, что взаимодействие кислоты со 
щелочью по первой ступени должно пройти не менее чем на 99%, 
а по второй --- не более чем на 1 %. Эти условия можно записать 
в виде соотношений

{1(,5|
|Н 2Л| ^  !

И

'А' I <_!. ,10.6)
[НА  | ^  99 ’

Но из выражения констант диссоциации следует:
к [.. =  |НД -1 ■ (10.7)

1 Г Г Т  [Н2А] '

—*1- = (10.8) рТТ [НА ]



При сочетании (10.5) с (10.7) и (10.6) с (10.8) получаем:
К '  9 9

Кг . !
| Н ' | ^  99 ' <Н> Ич

Величины [Ы + J в уравнениях (10.9) и (10.10) относятся к одному 
и тому же раствору и поэтому равны между собой. Деление урав
нения (10.9) на (10.10) и последующее упрощение приводят к со 
отношению

Л* W
>  9 9 - 9 9  II.-IH — Д  . ' I D 1. I H l  | ; .К/ h 2

Отношение ( !(). I 1 ) показывает, что титрование многооснойшж 
кислоты по первой ступени с погрешностью, не большей одной- 
процента, возможно, если вторая константа диссоциации 6_\/iei на 
4 порядка меньше, чем первая. Аналогичный расчет пока.и.мки.т, 
что если различие в константах диссоциации будет составлять Ь 
или более порядков, погрешность определения может быть (.ниже 
на до 0,1 %.

Например, у фосфорной кислоты П:1РО., р/(|—2,12; р /у ■ _ - 7. :? ; 
и рАГ.ч =  12,38. Вторая константа диссоциации отличается от н**р 
вой примерно на 5 порядков, следовательно, погрешность ги![ю 
ванин фосфорной кислоты по первой ступени будет меньпи- I 
но больше, чем 0.1 %. У щавелевой кислоты рЛл — 1,25, рК 2 ••= 4,27, 
поэтому погрешность титрования щавелевой кислоты по мерной 
ступени будет превышать 1 % .

Рассчитаем кривую титрования 100,0 мл 0,100 М H.tPOi раст 
вором 0,100 М NaOH. В первой точке кривой титрования по урав
нению (3.21) находим: [М 1 | = \/7,6- 10 :î-0,l =2,8-10 2 моль/..i 
и pH 1,55. Уточнение этого приближенного значения практи
чески не требуется, гак как на выбор индикатора оно не влияет. 
После добавления 9,0 мл щелочи равновесная концентрации 
IbPOt составит 0,009 -f [W  \, а недиссопиированной кислоты 
[Н;)РО.)| =0,091 - [H f |. Подставляем равновесные концентра
ции в выражение константы диссоциации кислоты по первой 
ступени:

| Н  * 1 (0 ,0 0 9  -+ |]

0,091 — |Н • I 7,в • К)

Допуская в первом приближении ¡Н 1 | 0,009 и, как следствие 
этого. 0,009 + [ I I '  | -  0,009, а 0.091 -  [Н н| -  0,091. получаем
[Н -1 |= 7 ,6 - 10 ! '*1У(К)9 ~  ?,()■ Ю 2 моль/л. Ответ покалывап.
что допущение [Н 1] <  0,009 моль/л в данном случае не оправ
дывается. Для получения правильного результата следует ис
пользовать метод последовательных приближений или решить 
квадратное уравнение. Решение квадратного уравнения дает:



, t M | ----"■ооа-ьт.б.'о » +  / ( - o ^  + T'B-10 ,>.у + 7.6.10-.0.СЮ91-
=  1,92 • 10 z моль/л и pH =  -  (2,28) =  1,72.

При добавлении 50,0 мл NaOH в растворе установятся новые 
равновесные концентрации: JН f ], [Н2РО4 ] = 0,05+  [Н +1 и
[H:iP 0 4| =0,05— [Н f ]. Тогда можно записать ^ =
=  7,6-10 \ В нервом приближении по уравнению (3.58) нахо
дим ( I I +1 =7,6* 10 3 моль/л и подставляем это в (3.60):

I " 1' - 7^ 10 Sw ^ = 5 '6-10
Повторяем приближение еще раз:

| Н ' |  - 7,6-10 '* "Т = 6,0-10 '* моль/л и pH =--(3,78) =  2,22.

Этим результатом можно ограничиться, так как следующее 
приближение изменений уже не вызывает. Таким же путем мож
но получить, что после добавления 90,0 мл NaOH концентрация 
ионов водорода в растворе стала 6 ,8 -Ю- 4  моль/л и pH 3,17, а 
при добавлении 99,0 мл щелочи [Н4'] уменьшилась до 7,0*10 5 
(pH 4,15). Добавление 100,0 мл 0,1 М NaOH соответствует пер
вой точке эквивалентности при титровании фосфорной кис
лоты. В этой точке pH можно рассчитать по формуле (3.56):
pH =  —--у--'—- =  4,67 или [Н + ] =  2,16* 10- 5  моль/л. Если в
этот раствор добавить еще 1 ,0  мл раствора щелочи, что будет 
соответствовать общему объему NaOH 101,0 мл, равновесные 
концентрации ионов будут составлять: [Н 2 РО 4 ] =  0,099— [Н + ]; 
|HPOli | — 1,0-10 !+ [Н ч ]. Концентрацию ионов водорода 
можно рассчитать по формуле (3.58):

о 099
| l I 1 | -=6,2-10 н | п’; ^ - з  = 6,2-10 й модь/л и pH —  — (6,79) =■ 5,21.

Этот результат удовлетворяет условию [Н*'| <С 10” ' 3 моль/л, 
поэтому последующие приближения не требуются. Таким же пу
тем можно получить другие точки на кривой титрования до вто
рой точки эквивалентности (табл. 1 0 .2 ).

Т а б л и ц а  10.2 Изменение pH при добавлении 0,1 М NaOH  
к 100,0 мл 0,1 М Н ,РО ,

ЛоГ)й ИЛОНО
0.1 М \а()11. 

чл
(П РО 'i \ IH jPO ,] [Н ' 1 pH

(HPOS |

109.0 0,091 0,009 10 6,2 -10*7 6,21
150,0 0,050 0,050 1.0 6.2-10-* 7.21
191.0 0,009 0,091 0,10 6,2-10 и 8,21
199,0 0,001 0,099 0,0) 6,2-10-1,1 9,21



При добавлении 200,0 мл щелочи достигается вторая точка 
эквивалентности и pH в растворе рассчитывается по соотноше
нию (3.56):

7 9 1 -1- I 9 ЧЯ
pH =  —;--- -— :—  —  9,80 или [Н  + ] —  1,6 • 1 0 "1и моль/л.

Участок кривой титрования фосфорной кислоты, соответ
ствующий диссоциации по третьей ступени, рассчитывается ана
логично, однако в области третьей точки эквивалентности скачка 
не наблюдается, так как константа диссоциации фосфорной 
кислоты по третьей ступени очень мала (4,2 * 10- |3) . По получен
ным данным строим кривую титрования фосфорной кислоты 
(рис. 10.5).

Как показывает этот рисунок, кривая титрования имеет два 
четко выраженных скачка титрования. Первый скачок соответ
ствует достижению первой точки эквивалентности, когда кисло
та оттитровывается по первой ступени, второй скачок характе
ризует конец титрования кислоты по второй ступени. При необ
ходимости оттитровать фосфорную кислоту по третьей ступени 
диссоциации в раствор вводят СаС1г, в результате чего образу
ется малорастворимый Саз(РС>4)2:

2Н3Р 0 4 +  ЗС а2+ =  С а 3( Р 0 4)2 +  6Н +

а выделившийся Н+ титруют обычным методом.
Интервалы перехода метилового оранжевого и фенолфталеи

на, нанесенные на рис. 10.5, показывают, что метиловый оранже
вый изменяет свой цвет в области первой точки эквивалентности, 
а фенолфталеин — в области второй. Таким образом, фосфорную 
кислоту можно оттитровать как одноосновную, если в качестве 
индикатора взять метиловый оранжевый, и как двухосновную, 
если использовать фенолфталеин.

Соли слабых многоосновных кислот и щелочных металлов 
являются слабыми основаниями. Например, в водных растворах 
карбоната натрия, калия и других щелочных металлов устанав-

рн



Рассчитаем кривую титрования 100,0 мл 0,10 М Na2CO:) ра
створом 0,10 М HCI. Расчет протолитических равновесий ти- 
ма (10.12) см. в разделах 3.5.1 и 3.5.2. Концентрации ионов во
дорода в 0,10 М Na2CO;J (начальная точка кривой титрования) 
рассчитывается по формуле (3.12):

_  j / Т д М О  14 ■ 4 , 8 -  10|Ц 0,100 =  2,2-10 12 моль/л и рН =  — (12,34)= 11,66.

Если к 100,0 мл 0,ЮМ Na2CO;i добавить 9,0 мл 0,10 М НС1, 
то в растворе установится равновесие

СОИ' +  Н ' -  НСО;,

Это буферный раствор, где СО§" — основание, а НСОз — со
пряженная кислота и концентрация ионов водорода может быть 
рассчитана по уравнению (3.58):

0,009
моль/л и pH N,32.[Н  + | =  Кг  = 4 ,8-10fCÓTÍ 0,091 =  4,8-10

Вся остальная часть кривой титрования до точки эквивалент
ности рассчитывается аналогично. Результаты расчета пред
ставлены в табл. 1 0 .3.

В точке эквивалентности, соответствующей стехиометрическо- 
му образованию амфолита НСОз, pH находится по формуле 
(3.56):

6 , 3 5 +  10,32 
pH --- ------------ 1 — :—  =  8 ,3 4 .

После первой точки эквивалентности с протоном взаимодей
ствует НСОГГ-ион и образуется угольная кислота (избыток ко
торой свыше 0,03 М разлагается на С0 2 и Н 20:

Н С О з  4- Н  1 Н 2СОч =-- 11*0 +  С О ,

Это также буферный раствор, но НСО.г здесь уже основание, а 
Н 2СО 3 — сопряженная кислота.

Равновесная концентрация ионов водорода в этом растворе 
до второй точки эквивалентности рассчитывается по уравнению

[Н 2СОз1 , е 1М 7 (Н ,С О .,|Н +| =  /с,
[Н С О з

=  4,5-10
(Н С О з

миль/л.

Т а б л и ц а  10.3. Изменение pH при добавлении 0,10 М  HCI 
к 100,0 мл 0,10 М Na^CO,

До(К1 B J I оно 
0.10 М П ( I, 

мл
|Ш< ] |П С (), | [НСО, |

ico* t
[11*| рн

50.0 0,05 0.05 1,0 4,8-10' 11 10,32
<11,0 0,009 0.091 10 4,8-10 9,32
98.0 0.002 0.098 49 2.35-10 " 8,63



Г ;i П л и II а 10 4. Изменение pH при добавлении 0,10 М  H C I 
к 100,0 мл 0,10 М NavCO.

Дибмилош) 
0.10 М I1CI. 

мл
|П<:<>, | IH.-CO.I 1

[Н Ш ,  |
|1Г| ■II

109.0 0,091 0909 0,1 4,5-10 * 7,35
150.0 0,050 0,050 1, 4,5-10 ■ (¡.ЗГ,
191,0 0.009 0,091 10 4,5-10 " 5,35
199,0 0,001 0,09!» К)-’ 4,5-10 •’ 4,35

‘ 11.IK}] |> ы *П)й колонки vc.'ioiiiiiii. ш н к и л ьк '.  не \ ч и i ыи;н‘ IYH |>;и- г пор и м о сп , (',()■> а иоде

В точке эквивалентности образуется слабая угольная кисло
та Н^СО.ч и концентрации ионов водорода в растворе рассчиты
вается по формуле (3.21): [ 11 1 | = д/4,5- 10 7-0,10 =  2,12• 10 4 
моль/л или pH 3,67. После точки эквивалентности pH раствора 
определяется количеством добавленной кислоты. Избыток в
1,0 мл OJO М НС1 создает в растворе (II 1 | = !,()• 10  ̂ моль/л, 
т. е. pH 3,0, а 10,0 мл HCI приведут к |Н h ] =  1,0- 10 ~2 моль/л 
или pH 2,0. По полученным данным строим кривую титрования 
Na^COt (рис. 10.6). Кривая титрования имеет два четко выра
женных скачка, соответствующих первой и второй точкам экви
валентности.

Индикаторы и индикаторные ошибки при титровании слабого 
основания. Из рассмотренных на рис. 10.4 трех индикаторов наи
более подходящим для титрования аммиака, как видно, будет ме
тиловый оранжевый, имеющий р7’ 4,0, а наименее подходящим 
фенолфталеин, обесцвечивание которого произойдет задолго до 
точки эквивалентности. В иедотитрованных растворах слабого основа
ния, когда р'/' больше, 
чем pH в точке эквива
лентности, необходимо 
контролировать щелоч
ную ошибку титрова
ния, а в перетитрован- 
ных растворах — водо
родную, или И 1 -ошибку.

Щелочная, или МОН- 
ошибка определяется 
отношением

[МОП  
|М 1

Ч(НС1),мл
Рис. 10.fi. Криная титровании 0,1 М Na^(,0.i 

рагпшром 0.10 1 Ю



где [МОП] концентрация неоттитрованного основания;
[ М ( ] - концентрация оттитрованного.

Относительная погрешность за счет неполностью оттитрован
ного вещества будет равна — 100%- Поскольку в

конце титрования [М Ч »  [МОН], то - ̂  ( |  ^■^ | | , от
куда и получается формула (10.13).

Выражение для константы диссоциации слабого основания 
МОН можно представить в виде

(М О Н ) [ОН )
' ' -  1 тг1 -- (10.14)(М+| к ь

В момент прекращения титрования с данным индикатором
[Н + 1 =  10 |,/, а

[ОН ] =  10 |'/) и К ь =  II) ркЬ (10.15)

Подставляя эти соотношения в (10.13) и (10.14), получаем

6 1011 1 10"* ". (10.16)

По уравнению (10.16) рассчитывается щелочная ошибка титро
вания.

Если вместо К ь использовать обычно проводимую в совре
менных справочниках константу диссоциации сопряженной кис
лоты /Сил, связанную с К ь соотношением (3.12), то вместо (10.16) 
получим

4м о н - ^ _ , < , 100%. (10.17)

Титрование с бромтимоловым синим заканчивается при pH 7,2. 
Поскольку при титровании аммиака в точке эквивалентности 
pH 5,12, б^дет сделана МОН-ошибка: б МОН =  ю475+7-2-|4'н =  
=  1,0*10 , т. е. индикаторная ошибка в этом случае составит 
примерно 1%.

У метилового оранжевого рТ 4,0, поэтому при титровании с 
этим индикатором раствор аммиака будет перетитрован и, та
ким образом, сделана Н ^ошибка, составляющая по уравне
нию (10.1): 6Н+ — 2 1'°011°— 100% =  0,2%. Следовательно, ме
тиловый оранжевый является вполне подходящим индикатором.

При титровании ЫагСОз по первой ступени с фенолфталеи
ном (р7’ 9,0) будет сделана МОН-ошибка, которая рассчитывает
ся по уравнению (10.17): б МОН =  Ю9,0-1 • 100% =  4,7 %. 
Если взять для этого титрования тимоловый синий (р^ 8,4 в 
щелочной области), то б МОН = 10м ~10,32« 100% =  1 % . Как 
видно, применение тимолового синего позволяет получить более 
точные результаты. Известным достоинством фенолфталеина в 
этом титровании является его обесцвечивание в точке эквива



лентности, что позволяет использовать в этом же растворе дру
гой индикатор для титрования по второй ступени. Если для тит
рования полученного гидрокарбоната взять метиловый оранже
вый (рГ 4,0), то 6 Н=2(10- 4/0,1)100 = 0,2 % . Таким обра
зом, ЫагСОз можно титровать кислотой до ЫаНСОз с фенол
фталеином и до Н2СО3 с метиловым оранжевым. Титрование 
по второму скачку будет иметь более высокую точность.

Обычная погрешность титриметрического метода составляет 
0,1%. Если принять, что щелочная ошибка равна или меньше
этого значения, то, очевидно, С  Ю~3. При подстановке
этого условия в уравнение (10.16) получаем

]0г*чп/ и ^ 10 (10.18)

или в логарифмической форме
р Т ^ И - р К * .  (10.19)

Если вместо К ь взять константу диссоциации сопряженной 
кислоты /Сид ( К н\К ь =  Кчг), то вместо уравнения (10.19) полу
чим

рТ <  р/Сил -  3,0. (10.20)

Соотношения (10.19) и (10.20) можно также использовать для 
выбора индикатора. Если рТ индикатора удовлетворяет усло
вию (10.19) или (10.20) и Н + -ошибка не превышает заданного 
значения, индикатор пригоден для данного титрования. У аммиа
ка рК ь =  4,75, поэтому для титрования аммиака будут пригодны 
индикаторы, у которых в соответствии с уравнением (10.19) 
рГ ^  6,25. Этому условию не удовлетворяют ни фенолфталеин, 
у которого рТ 9,0, ни бромтимоловый синий, имеющий рГ 7,2,
и, след©вательно, они для данного титрования с погрешностью 
0,1 %  непригодны. Удовлетворяет соотношению (10.19) метило
вый оранжевый, у которого рТ 4,0 и Н + -ошибка при титровании 
0,1 М раствором кислоты составляет 0,2%. Таким же путем мож
но подобрать индикатор для титрования ЫааСОз и других сла
бых оснований.

10.2.5. Кривые титрования смеси кислот 
и см еси  оснований

Простейшими смесями этого типа являются смеси сильных 
кислот, сильной и слабой кислоты и двух слабых кислот. В сме
си сильных кислот можно установить только общую суммарную 
концентрацию кислот, раздельное определение компонентов не
возможно. Кривая титрования смеси сильных кислот не отличает
ся от кривой титрования одной сильной кислоты, изображенной 
на рис. 10.1. Для титрования смеси кислот используют индика
торы, пригодные для определения индивидуальных соединений 
этого класса.



Титрование сильной кислоты в присутствии слабой и опре
деление обоих компонентов такой смеси возможно, если констан
та (константы) диссоциации слабой кислоты будет удовлетво
рять определенным условиям. Выясним, при каких условиях 
сильная кислота в присутствии слабой может быть оттитрована 
с относительной погрешностью не более чем ! %  (слабая кисло
та в этот момент прореагирует со щелочью, очевидно, не боль
ше, чем на 1%) .  Если слабая кислота НА оттитрована не более
чем на I % , то, очевидно, Из выражения констан
ты диссоциации следует

|Л ] К 
(НА] " [ ¡ Г Г '

отсюда
К <  1-10 2 [МЧ. (10.21)

В момент, когда будет оттитровано 99% сильной децимолярной 
кислоты, концентрация ионов водорода в растворе составит 
0,1-0,01 — 1,0-10-3 моль/л, т. е. в растворе будет pH 3,0. Кон
станта диссоциации слабой кислоты, рассчитанная по уравне
нию (10.21), показывает верхний предел величины, при которой 
возможно определение сильной кислоты с относительной погреш
ностью не более 1 % : К  <  1 • 10 2-10“ '\ т. е. К  <  1 • 10 5. Вполне 
понятно, что чем меньше константа диссоциации слабой кислоты 
и чем больше концентрация сильной, тем более точным будет 
определение сильной кислоты. Критерий К  ^  М О "’5 показывает, 
например, что относительная погрешность определения соляной 
кислоты в присутствии уксусной (Дсн.соои = 1.74• 10 5) превысит
1 % . В присутствии щавелевой (/С, =  5,6• 10 2) или фосфорной 
(/С 1 =  7,6-10"*) кислоты относительная погрешность определе
ния HCI будет еще больше.

При титровании сильной кислоты в присутствии слабой кон
центрация ионов водо
рода п точке эквива- 
л е нт н ост и о п редел я етс я 
диссоциацией слабой 
кислоты по уравнению 
(3.21). Расчет после
дующих точек на кри
вой титрования ничем 
не отличается от расче
та, приведенного в раз
деле 10.2.2, поскольку в 
растворе присутствуют 
слабая кислота и ее 
сопряженное основа
ние. Кривая титрования 
смеси HOI и СН:,СООН

рИ



представлена на рис. 10.7. На кривой можно видеть два скачка 
титрования, причем скачок, соответствующий оттитровыванию 
НС1, невелик.

Таким образом, смесь соляной и уксусной кислот может быть 
проанализирована с использованием двух индикаторов: мети
лового оранжевого и фенолфталеина. Титрование с метиловым 
оранжевым позволяет рассчитать примерное, с относительной 
погрешностью в несколько процентов, количество соляной кис
лоты, а по результатам титрования с фенолфталеином --точно 
определить суммарное содержание обеих кислот.

Титрование смеси двух слабых кислот практически не отли
чается от титрования двухосновной кислоты, которое подробно 
рассмотрено в разделе 10.2.4. Определение более сильной кис
лоты в этой смеси с относительной погрешностью 1 %  возможно, 
если константы диссоциации кислот различаются на 4 порядка 
или больше. Значение pH в точке эквивалентности, соответст
вующей содержанию более сильной кислоты, рассчитывается 
по уравнению (3.56). Эти же соотношения используют при рас
чете кривых титрования различных смесей, содержащих сильные 
и слабые основания.

10.3. Ф И З И К О - Х И М И Ч Е С К И Е  М Е Т О Д Ы  О Б Н А Р У Ж Е Н И Я  
Т О Ч К И  Э К В И В А Л Е Н Т Н О С Т И

Применение цветных индикаторов является широко распро
страненным и наиболее простым, но не единственным методом 
определения точки эквивалентности. Наряду с цветными исполь
зуют также ф л у о р е с ц е н т н ы е  и х е м и л ю м и н е с -  
ц е н т н ы е  индикаторы. С большим успехом применяют также 
различные физико-химические методы; потенциометрию, кондук- 
тометрию, фотометрию, термометрию и др.

Потенциометрические измерении позволяют следить за изме
нением pH в ходе всего процесса титрования, экспериментально 
получать кривою титрования и по скачку pH определять точку 
эквивалентности.

В ходе реакции кислотно-основного взаимодействия сущест
венно изменяется электрическая проводимость раствора, поэтому 
во многих случаях для обнаружения точки эквивалентности ис
пользуют кондуктометрические измерения. Эффективно приме
няют в кислотно-основных методах фотометрическое и термо
метрическое титрование и некоторые другие. Физико-химические 
способы фиксирования точки эквивалентности рассмотрены во 
второй части учебника.

10.4. П Р А К Т И Ч Е С К О Е  П Р И М Е Н Е Н И Е  М Е Т О Д О В  
К И С Л О Т Н О - О С Н О В Н О Г О  Т И Т Р О В А Н И Я

Методы кислотно-основного титрования применяют в конт
роле производств в химической и текстильной промышленности, 
технологии пластмасс и волокон, удобрений, в гидро- и электро
металлургии и т. д.



Методами кислотно-основного титрования определяют кон
центрацию сильных и слабых кислот, сильных и слабых основа
ний, в том числе солей, которые рассматриваются как заряжен
ные кислоты и основания. Возможно также определение веществ, 
не обладающих кислотно-основными свойствами, но вступающих 
в реакцию с кислотами или основаниями. Объектами анализа 
являются неорганические и органические оксиды и кислоты — 
азотная, серная, соляная, фтороводородная, фосфорная, уксус
ная, щавелевая, салициловая и другие, неорганические и орга
нические основания — оксиды и гидроксиды щелочных и ще
лочно-земельных металлов, аммиак, амины, аминоспирты и т. д. 
Анализируются карбонаты, фосфаты, пирофосфаты, цианиды, 
сульфиды, бораты и соли многих других кислот. Содержание 
этих веществ обычно определяется методами прямого титрова
ния, хотя в некоторых случаях используются методики обрат
ного титрования и титрования по замещению.

10.4.1. Анализ карбонатных и фосфатных смесей

Возможности и погрешности анализа смесей определяются, 
в основном, видом кривых титрования отдельных компонентов. 
Рассмотрим, например, анализ смеси ЫаОН и КагСОз.

Кривые титрования № ОН (см. рис. 10.2) и ЫагСОа (см. 
рис. 10.7) показывают, что обесцвечивание фенолфталеина 
(рТ 9,0) произойдет в момент, когда ЫаОН будет полностью 
оттитрован, а ЫаСО:) перейдет в ЫаСОэ:

На это расходуется объем кислоты 1Л мл. При дальнейшем до
бавлении кислоты реакция протекает по уравнению

Окончание этой реакции устанавливается по изменению цвета 
метилового оранжевого. Если I — общий объем кислоты, из
расходованный па титрование (по метиловому оранжевому), то 
разность V2 — Vi равна объему кислоты, затраченному на реак
цию (10.23). Так как на реакции (10.22) и (10.23) расходуется 
одно и то же количество кислоты, то 2{V i — V\) равно всему 
объему кислоты, израсходованному на реакцию с ЫагСОз. Следо
вательно, на реакцию с NaOH приходится объем V2 - 2(^2 —
— Vi) — 2V\ -— V2 мл НС1. По этим данным рассчитывается мас
са Ыа2СОз:

N aO H  +  H C l =  N aC I +  Н 20  
N a 2C O ;, +  H C l =  N a H C 0 3 +  N aC ) +  H 20 ( 10 .2 2 )

N aHCO s +  HCl =  N aC I +  H 20 (10.23)

m (ЫагСОз) с ( H C l ) -2(^2 -  V'i) 
1000 Af ( L/2N a2C 0 3)

и масса NaOH:

ijt (N a O H ) с (H C l) (2V,  -  V2) 
1000

M  (N aO H ).



Смесь NaHCOa -f ЫагСОз можно оттитровать также с приме
нением двух индикаторов. Обесцвечивание фенолфталеина бу
дет свидетельствовать об окончании реакции ( 10 .2 2 ), на что рас
ходуется V\ мл НС1, а изменение окраски метилового оранже
вого будет говорить о конце реакции (10.23). Если У2 — общий 
объем кислоты, затраченный на титрование пробы (с метиловым 
оранжевым), то объем V2 — 2V\ расходуется на титрование 
присутствующей в исходной смсси ЫаНСОз. Отсюда:

m (N a H C 0 3) =  — М  (NaHCO.,);

т (ЫаиСО,)=-С.̂ К'1)1̂  ~21/°  МС/^СХЬ).

Аналогично проводится определение смеси серной и фосфорной 
кислот, фосфатов и других композиций. При титровании смеси 
Нг504 и Н3РО 4 с метиловым оранжевым идут реакции:

НаБО« + 2ЫаОН =  4- 2НаО
Н,,Р04 + N«011 =  №Н*РО< +  Н*0

При титровании с фенолфталеином к ним добавляется 
Ы аН 2 Р 0 4 +  N3011 =  № 2 НРО< +  Н аО

Если У\ — объем ЫаОН, израсходованный на титрование с ме
тиловым оранжевым, а V2 — с фенолфталеином, то разность 
V2 — У1 соответствует титрованию Н:*Р04 по второй ступени. 
Массу Н3РО 4 можно рассчитать по формуле

т  (Н :,Р 0 4) =  "  ^ аСТ|,1)(,(|)^ ~  М  (Н ,Р О ,).

На титрование Н2$04 израсходовано У\ ~  (У2 — У\) =  (2У ] —
— У2) мл щелочи и, следовательно

т  (н ,5о о - е(М- °11,)0̂ У1 ~  ^  л>С/,н,8о.).

10.4.2. Определение жесткости воды

Жесткость воды характеризуют молярной концентрацией эк
вивалентов кальция и магния (¡,ка =  1 /2) и выражают в 
ммоль/л. Различают к а р б о н а т н у ю ,  или у с т р а н и м у ю ,  
жесткость и п о с т о я н н у ю .  Карбонатная жесткость опреде
ляется содержанием в воде гидрокарбонатов. При кипячении они 
разлагаются:

Са (НСОз)г =  СаС03 + НаО + СО*
Мй(НС03)2 -  МвСОз + НаО + СО,

и жесткость воды устраняется или уменьшается. Карбонатную 
жесткость поэтому называют устранимой. При кипячении вместе 
с карбонатами происходит соосаждение и некоторых других со



лей, поэтому устранимая жесткость несколько превышает кар
бонатную.

Постоянная жесткость вызывается наличием в воде других 
солей, кроме гидрокарбонатов, и при кипячении не уменьшается. 
Сумма карбонатной и постоянной жесткости воды составляет 
общую жесткость. Карбонатную жесткость определяют титрова
нием воды соляной кислотой в присутствии метилового оранжевого:

нсо, + н ' = H2o + œ 2
Если на объем воды К(НаО) мл затрачено 1/(НС1) мл соляной кис
лоты нормальной концентрации с(НСI), то карбонатная жесткость 
воды равна

¿•(НС!) l '( IK '. l)  1000 
1/ ( Н 20 )

Постоянную жесткость определяют методом обратного титро
вания. К отмеренному объему воды добавляют титрованный 
раствор Ыа^СОз и выпаривают досуха. Карбонаты кальция и 
магния при этом выпадают в осадок. Сухой остаток растворяют 
в несодержащей СО* воде и в полученном растворе определяют 
количество Ыа?СОз, не вошедшего в реакцию осаждения карбо
натов. Если к объему воды К(Н.20) мл добавили ViNaoCOj) мл 
NasCCb нормальной концентрации с ( 1 /2Nа^СОз) и на титрование 
избытка Na^CO  ̂ израсходовали К (НСI) мл соляной кислоты 
нормальной концентрации с(НС1),то постоянная жесткость воды 
равна:

c(72Na2C 0 3) У (Na,C03) -  г (MCI) V (HCl) ......
1 / (Н 20 )

Этим методом определяют именно постоянную жесткость воды, 
а не общую, так как на осаждение карбонатов кальция и магния, 
присутствующих в воде в виде гилрокарбонатов, Na^CO:i не рас
ходуется. Для определения жесткости воды в последнее время 
успешно применяют комплексонометрические методы.

10.4,3. О пределение солей аммония и азота 
в органических соединениях по Кьельдалю

Ион аммония NHÎ" — очень слабая кислота (р/Сми,1 =  9,24), 
поэтому прямое титрование его в растворе с рН-индикатором 
невозможно. Определяют соли аммония обычно методом обратно
го титрования и титрования по замещению.

В одном из методов обратного титрования к анализируемому 
раствору добавляют избыток точно отмеренного титрованного 
раствора NaOH и нагревают до полного удаления NH:i из раство
ра, после чего оставшееся количество щелочи определяют тит- 
риметрически с метиловым оранжевым. Фенолфталеин в качест
ве индикатора не рекомендуется, так как возможно искажение



результата за счет взаимодействия щелочи с СО?. Массу ам
миака рассчитывают по формуле

т (МН,)- Г ^ О Н т М а О Н ) ._^_НС1, 1/(НС1,-|
1 1_ 1000 10011

В другом методе обратного титрования к анализируемому 
раствору соли аммония добавляют избыток щелочи и выделив
шийся аммиак отгоняют в определенный заведомо избыточный 
объем титрованного раствора кислоты. Количество кислоты, ос
тавшейся в растворе после взаимодействия с аммиаком, опре
деляют титрованием щелочью по метиловому оранжевому. При
менение фенолфталеина и других индикаторов с р7’ >  7 недо
пустимо, так как в реакцию могут вступить ионы аммония, 
присутствующие в растворе. Результат анализа рассчитывают 
по формуле обратного титрования:

т  ,N N 0 =  Г С(НС1)У|НС1) — _с.{.Ыа°Н )  У (№ О Н ) ~1 (МН.)} \- 1000 1000 _|/И(1\н,).
Отгонка аммиака используется в ш ироко известном методе опре
деления азота в органических соединениях по Кьельдалю. В прос
тейшем варианте этого метода пробу обрабатывают при нагре
вании концентрированной серной кислотой в присутствии солей 
ртути (катализатор), в результате чего органические соедине
ния окисляются до СО? и Н 2О, а азот переходит в ЫН4Н 5 0 4. 
После охлаждения к остатку добавляют раствор щелочи и от
гоняют ЫН;) в отмеренный объем титрованного раствора кислоты, 
а затем определяют избыток кислоты, не вошедшей в реакцию 
с аммиаком, и рассчитывают массу азота в пробе по формуле 
обратного титрования. Методом Кьельдаля можно определять 
азот в аминах, аминокислотах, алкалоидах и многих других 
азотсодержащих соединениях. Некоторые соединения можно 
проанализировать по методу Кьельдаля только после предва
рительного разложения или восстановления хлоридом олова ( I I )  
или цинковой пылью (азотсоединения, производные гидразина 
и т. д.)

Поглощать выделяющийся аммиак можно раствором борной 
кислоты. Образующийся борат-ион легко титруется соляной кис
лотой (по метиловому оранжевому) в присутствии избытка бор
ной. Этот прием можно рассматривать как титрование по заме
щению.

Еще одним методом определения ионов ЫН^ является форм- 
альдегидный метод, основанный на реакции иона ЫН^ с форм- 
ал ьдегидом:

4 !Ч Щ  +  6 С Н *0  = ( С Н а) в\4  +  4Н+ +  6Н2()

Количество образующейся кислоты, как показывает уравнение 
реакции, эквивалентно количеству солей аммония. В анализи
руемый нейтральный раствор вводят формальдегид и выделив
шуюся кислоту титруют щелочью по фенолфталеину, так как



реакция ионов аммония с формальдегидом обратима, но в слабо
щелочном растворе идет до конца. Определяют поправку на 
НСООН, присутствующую в формальдегиде, и результат рассчи
тывают по формуле

„.NH:,,— f(Nat);;;„ ;;№ он )м (№ ,,

10.4.4. Определение фосфора

Кривая титрования (см. рис. 10.5) показывает, что фосфор
ная кислота может быть оттитрована как одно- или как двухос
новная. При добавлении СаСЬ в раствор фосфорной кислоты 
образуется трехзамещенный малорастворимый фосфат кальция 
и выделяется эквивалентное количество ионов Н+, благодаря 
чему фосфорная кислота титруется как трехосновная. Пирофос- 
форная кислота Н 4Р 2О7 титруется как двухосновная.

Для определения фосфора в рудах, концентратах и продук
тах различной технологической переработки часто используют 
молибдофосфатный метод с титриметрическим окончанием. 
В азотнокислой среде фосфор осаждается молибдатом аммония 
в виде желтого осадка молибдофосфата аммония (NH4):i[PMoi2 0 4o], 
который после фильтрования и промывания растворяется в избыт
ке титрованного раствора NaOH:

(N H 4);,[PMo,vÜ41)| +  2 7 Ü H  - =  12М 0О 4 +  PCtf +  3NH.) +  15Н20

Избыток щелочи оттитровывается кислотой в присутствии фенол
фталеина. В реакции титрования кроме избытка NaOH прини
мают участие ионы Р 0 4~ и 31ЧНз, что вызывает дополнительный 
расход кислоты в количестве 4Н+ на каждый атом Р. Молярная 
масса эквивалента фосфора в этом методе будет составлять 
поэтому М (*/2зР)- Малая величина эквивалентной массы в зна
чительной степени компенсирует многие методические недостат
ки этого способа, связанные с неполнотой оттитровывания 
аммиака в точке конца титрования с фенолфталеином, улету
чиванием аммиака при титровании, поглощением СО2 из возду
ха и т. д.

10.4.5. Определение спиртов

Спирты и многие другие органические вещества могут быть 
определены методом кислотно-основного титрования по замеще
нию. При анализе спирта ROH к пробе добавляют определен
ный объем раствора уксусного ангидрида (СНзСО)гО в пиридине 
или другом подходящем растворителе, в котором легко и быстро 
протекает реакция между спиртом и ангидридом:

(С Ш С О М . )  f  R O H  =  C H 3C O O R  +  С Н з С О О Н

После окончания этой реакции к раствору добавляют воду для 
перевода оставшегося ангидрида в кислоту:

(С Н 3С О ) гО  +  Н 20  —  2С Н 3С О О Н



и титрованием щелочью определяют общее количество уксусной 
кислоты, образовавшейся в результате обеих реакций.

Вторую такую же порцию раствора уксусного ангидрида 
растворяют в воде и вновь определяют количество образовав
шейся уксусной кислоты. При взаимодействии уксусного ан
гидрида со спиртом из одной молекулы ангидрида получается 
одна молекула уксусной кислоты, а при растворении ангидрида 
в воде — две молекулы кислоты. Разница в объемах щелочи, 
затраченной на титрование, дает возможность рассчитать массу
спирта т  (ROH) =  £lMQHH ^ 2 ~  V ') М  (ROH), где К, —
объем щелочи, израсходованный на титрование кислоты, которая 
образовалась при растворении ангидрида в воде после реакции 
со спиртом; 1/г — объем щелочи, израсходованный на титрова
ние кислоты, которая образовалась при растворении ангидрида 
в воде.

10.4.6. Неводное титрование

Титрование в неводных и смешанных растворителях откры
вает возможности аналитических определений, не осуществимых 
в водном растворе. В неводных растворителях могут быть опре
делены нерастворимые или разлагающиеся в воде соединения, 
проанализированы без предварительного разделения многие 
сложные смеси, оттитрованы соединения, кислотные или основ
ные свойства которых в воде выражены очень слабо, и т. д. Рас
чет кривых титрования во многих неводных растворителях ос
ложняется по сравнению с таким же расчетом для водных 
растворов неполнотой диссоциации растворенных веществ, об
разованием ионных пар и т. д. Количественные характеристики 
этих процессов часто отсутствуют. Сами кривые титрования 
имеют примерно такой же общий вид, как и кривые титрования 
водных растворов. Точка эквивалентности в неводных растворах 
устанавливается также с помощью цветных индикаторов или 
рН-метров. Конечно, интервал перехода индикаторов и сама их 
окраска в неводных растворителях могут меняться по сравнению 
с соответствующими свойствами в водных растворах, однако 
механизм индикаторного действия сохраняется. В неводных тит
рованиях обычно применяют те же известные по анализу водных 
растворов индикаторы — фенолфталеин, метиловый красный 
и др., широко используют рН-метры, особенно при анализе 
смесей.

Титрование кислот в неводных растворителях. Сильные ми
неральные кислоты титруются в среде муравьиной, уксусной и 
других кислот. Для титрования слабых кислот требуются раство
рители, обладающие протонакцепторными свойствами и имею
щие небольшую константу автопротолиза. Желательна также вы
сокая диэлектрическая проницаемость растворителя. Такими ра
створителями являются, например, этилендиамин, пиридин,



диметилформамид, ацетон и др. В этих растворителях опреде
ляются карбоновые кислоты, фенолы и их смеси. Эффективно 
используют также для этих титрований метанол, этанол и дру
гие спирты.

В качестве титрантов для определения кислот применяют 
неорганические и органические основания, ацетаты и алкоголя- 
ты щелочных металлов, амины и т. д. Наиболее сильными основ
ными титрантами в неводных растворах являются четвертичные 
аммониевые основания — гидроксиды тетраметил-, тетраэтил- и 
тетрабутиламмония и их производные.

Индикаторами при определении кислот являются бромтимо- 
ловый синий, пикриновая кислота, феноловый красный, фенол
фталеин и др.

Характер равновесий, возникающих при титровании кислот в 
неводных растворах, показывает следующая схема, где приведе
ны уравнения реакций, протекающих при титровании кислоты 
НА н этиловом спирте бснзольно-метанольным раствором гид
роксида тетраэтиламмония:

Н А  +  С 2Н 5 О Н  C a H s O lW  +  Л  
( C 2H b ) « N O H  (C 2H 5)4N '  + 0 1 1

c,\uo\\i +  он ^<;¿ii,o ih н,о
(C 2H r ,b N 4 +  А (C v H ^ N A  

H A  -f {C 2H r, ) ,N O ll  .• (CvHs).N A  +  Ih O

Таким образом, в неводных растворах могут быть оттитрованы 
моно- и дикарбоновые кислоты, их ангидриды и хлорангидриды, 
неорганические кислоты, а также соединения, обладающие сла
бокислыми свойствами.

Соли органических оснований, например различных аминов 
в среде спиртов, ацетона, этилендиамина, уксусного ангидрида 
и некоторых других растворителей, проявляют кислотные свой
ства и также могут быть оттитрованы растворами различных 
оснований.

Титрование оснований в неводных растворителях. Раствори
тели для определения слабых оснований должны обладать 
протонодонорными свойствами и иметь небольшую константу 
автопротолиза. Для титрования слабых оснований часто приме
няются уксусная кислота и ее смеси с уксусным ангидридом, 
чистый уксусный ангидрид, муравьиная кислота в смеси с ук
сусной, а также в смеси с нитрометаном, уксусным ангидридом 
и диоксаном, ацетон, метилэтилкетон и другие кетоны, метило
вый, этиловый, пропиловый и другие спирты, диметилсульфоксид 
и т. д. .Широко применяются смешанные растворители, такие, 
как диоксан — хлороформ, диоксан — уксусная кислота — нит
рометан и т. д.

Титрантами при определении оснований являются чаще всего 
растворы хлорной кислоты, как одной из наиболее сильных в не
водных растворах, хлороводородной, алкил- и арилсул-ьфоновых



кислот (л-толуолсульфокислота, метансульфокислота и др.), а 
также растворы азотной, серной, пикриновой и некоторых дру
гих кислот. 3

Наиболее употребительными индикаторами мри титровании 
оснований являются бромфеноловый синий, метиловый желтый 
нитрофенолы, тимолфталеин и др.

В неводных растворах могут быть определены неорганиче
ские основания и многие органические соединения, обладающие 
основными свойствами, — алифатические, ароматические и гете
роциклические амины, диамины и их производные, амиды, имиды 
аминооксиды, аминокислоты, фосфины и фосфонооксиды, вита
мины, антибиотики и другие фармацевтические препараты.

В процессе титрования оснований в растворе устанавливается 
несколько равновесий между растворенными частицами, раство- 
ригелем и продуктами реакции. Например, при титровании ами
на кгчн* в безводной уксусной кислоте уксуснокислым раство
ром хлорной кислоты протекают следующие реакции:

ИМИ, 4 сн.соои кын.; + <:н,(;оо 
нею, + си,соон .. сн.,соош + сю, КГ\'Ш 4- сю, .. КЫН.-НСЮ., 

(.[|,(,оо1ь* м:н,соо «- 2С]|,С()()И
Р Ы Н ,  +  И С К ) . ,  . . 1 ^ Н 2 .1 |С | ( ) ,

В среде безводной уксусной кислоты оказывается возможным 
титровать такие слабые основания, как мочевина и тиомочевина, 
проводить анализ смесей первичных, вторичных и третичных 
аминов и решать многие другие аналитические задачи.

Хлориды, бромиды, нитраты, сульфаты и другие соли неорга- 
нических^кислот в безводной уксусной кислоте проявляют основ
ные свойства, однако их прямое титрование затруднительно. 
В таких случаях действием ацетата ртути их превращают в аце
таты соответствующих металлов

2 М А  +  п^«;ш ;оо ), ■= 2 С Н ,С О О М  +  н ц А *

которые легко титруются в безводной уксусной кислоте раство
ром нею*.

10.5. О Б Щ А Я  О Ц Е Н К А  М ЕТ О Д А

Методы к и слот но-основного титрования характеризуются вы - 
сокой точностью: погрешность рядовых определений составляет 
0,1 ...0,2 /0. Рабочие растворы устойчивы. Для индикации точки 
эквивалентности имеется набор разнообразных рН-индикаторов 
и разработаны различные физико-химические методы: потенцио
метрические, кондуктометрические, термометрические и др. Об
ласть практического применения методов кислотно-основного 
титрования весьма обширна. Интенсивно развиваются методы 
кислотно-основного титрования в неводных средах.



t Воп р ос ы

1 В каком из перечисленных титрований точка эквивалент
ности соответствует рН7, рН<7, рН>7: а) HN03 + NaOH;
б) HCOOH + NaOH; в) Н Ю 3 + NaOH; г) СН3СН2СООН + 
+  КОН; д) NH3 + HCI; е) КОН + НС1; ж) H2NC6H4S03H + 
+ NaOH; з) C6H5NH2 +  HCl; и) C2H5N + HCl; к) C2H5NH2 +
+ HCl; л )  KCN + HCl; m ) Na2C03 + HCl?

2. Какие факторы или характеристики (константа диссоциа
ции, температура, концентрация растворов, объем титруемого 
раствора, скорость титрования) влияют: а) на положение точки 
эквивалентности; б) на величину и положение скачка титро
вания?

3. В каком случае (из двух сравниваемых) величина скачка 
титрования будет больше: а) 0,1 М NH3 + 0,1M HCl и 0,1 М 
NaOH +0,1 М HCl; б) 0,1 М СН3СООН + ОД М NaOH и
0,1 М НС1 + 0,1 М NaOH; в) 0,1 М HF + 0,1 М NaOH и 0,1 М 
НЮ з +  0,1 М NaOH?

4. Какой из индикаторов (метиловый, оранжевый, фенолфта
леин, лакмус) пригоден для титрования: а) СбНбСООН + NaOH;
б) HCOOH + NaOH; в) HN03 + NaOH; г) NH3 + HCl; 
д) CH3NH2 + HCl ; е) CsHsNHa + HCl; ж) Na2C03 + HCl;
3 ) NasCO:, + 2HC1; и) KCN + HCl; к) Na3P0 4 + HCl;
л )  Na3P 0 4 + 2HCI?

5. Какой индикатор пригоден для титрования: а) 0,1 М 
К 2Н Р 0 4 +  0,1 М НС1; б) 0,1 М КН2Р04 + 0,1 М КОН?

6. Какие индикаторные ошибки следует учитывать при титро
вании с метиловым оранжевым и фенолфталеином: а) HCI + 
4- NaOH; б) СН3СООН +  NaOH; в) NH. + HCl; г) Na2C03 + 
+ НС1?

7. Какие из следующих кислот: Н2С03, H3Cit, Н3Р 0 4, Н4Р 2О7 
можно оттитровать как одно-, двух-, трех-, четырехосновные с 
погрешностью не более чем I % ?

8. Определить молярную массу эквивалента Н3Р0 4 в методах, 
основанных: а) на осаждении молибдофосфата аммония, после
дующем его растворении и титровании; б) на титровании Н3Р0 4 
в присутствии СаСЬ.

9. Написать формулу для расчета титра раствора HCl при 
титровании К 2НРО4 с метиловым оранжевым.

10. Написать формулу для расчета титра раствора NaOH 
по Н3Р 0 4 при титровании с фенолфталеином.

11. Указать компоненты буферного раствора, образующегося 
при титровании Н3Р0 4 раствором NaOH: а) с метиловым оран
жевым; б) с фенолфталеином.

12. Как определить содержание: а) К 2СО3 и КНС03;
б) NaOH и Na2C03; в) Н3Р 0 4 и Са(Н2Р04) 2; г) Н3Р 0 4 и НС1;



д) Н3РО4 и Н2504 при совместном присутствии? Привести рас
четные формулы.

13. Раствор, в котором может находиться одно из веществ 
ЫаОН, ЫаНСОя, ЫагСОз — или одна из смесей - ЫаОН + 
+ ЫагСОз, ЫаНСОз +  ЫагСОд, титруется раствором НСI с фе
нолфталеином (ф-ф) и метиловым оранжевым (м. о), применяе
мыми последовательно. Какое вещество или какая смесь титру
ется, если объем израсходованной кислоты составляет:
Вариант . . .  1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 
I/(НС1/ф-ф), мл 10 7 18 13 —  20 9 10 —  25 23 18 10 
V (НС1/м .о), мл 10 15 6 1 16 -  9 23 15 8 7 — 22

14. Какая методика — прямое или обратное кислотно-основ
ное титрование — используется при определении содержания 
следующих веществ: КС1Ч, ЫН4С1, 1МН3, ЫааСО;,, СаСОз? Ука
зать применяемые титранты.

15. Реакционная смесь при получении экстракционной и фос
форной кислоты может содержать Н:(РО., и Н ^ 0 4 или Н^Р04 
и Са(Н2Р04) 2. Определить состав смеси, если расход раствора 
ЫаОН па титрование двух аликвот се с фенолфталеином (ф-ф) 
и метиловым оранжевым (м. о) соответственно составляет:

Вариант ..........................
У {№ О Н / м .о ) , мл 
У (КаО Н/ф -ф ), мл . .

1 2  3 4 
20,12 13,00 11,20 15,80 
32,01 27,80 23,60 24,40

16. Построить кривые титрования и подобрать индикаторы:

риант Определяемое вещ ество Титр

1 0,1 м нсоон 0,2 M K O H2 0,3 м С в Н в С О О Н 0,3 M N a O H
3 0.1 м H F 0.1 M N a O H
4 0,1 м C H 3N H 2 0,1 M H C l
5 0.3 м c 2h 5n h 2 0,3 M H C l6 0,1 м h 2n c h 2c h 2o h 0,1 M H C l
7 0.2 м ( C 2H b) 2N H 0.2 M H C l
8 0,2 м K C N 0,2 M H C l
9 0.1 м N H 4C I 0,1 M N a O H

1 0 0,2 м C H a C O O N a 0,2 M H C l
11 0,1 м N H 2C H 2C O O N a 0, 1 M H C l12 0,2м N a 2CO ,t 0,2 M H C l
13 0.1 м K 2H P O , 0.1 M H C l
14 0.1 м N a 2H 23 f l T A 0,1 M N a O H
15 0,1 м H 2TeO,t 0,1 M N a O H
16 0,1 м H - ,P 0 4 0, 1 M N a O H

Л Задач и
1. Какую массу негашеной извести, содержащей 90 %  СаО и

10 /о индифферентных примесей, требуется взять для анализа,



чтобы на ее нейтрализацию израсходовать 20,00 мл раствора HCI 
с титром по СаО 0,009000*?

Вычислим  массу СаО, которая реагирует с заданным объемом кислоты: 

т ,  =  7'(НС1/СаО)1/(НС1).

М асса негашеной нанести равна:
ш ,  100 7 '(Н С I/СаО ) I/(HCI) 100 0,009000-20,00-100 а о  п 

т '1~ --- 90 90 90 ’ '

2. На титрование смеси, состоящей из карбонатов натрия и 
калия массой 0,4000 г, израсходовали 22,00 мл 0,3000 М НС1. 
Вычислить массовую долю (% )  №*СОз и К 2СО3 в смеси.

Если W  — массовая доля ( % )  N a 2CO:} в смеси, то количество вещества 
эквивалентов N a 2C 0 3 и К 2СОз, содержащееся в навеске, равно:

ĉmU’ ,\<игг\\ ««.(WO — w)
п( / ,N 3200 :0  _  ,00Ai(i/iNa2c ö J  н "С /гКгСО ,) 100M(./ jK aC ü l) ■

В  точке эквивалентности
пС / 2  ЫагСОз) +  я ( '/ 2 К 2С О 3) —  л (H C I) ,

где га( Н С 1) ~ C<H^ QV’HC1 количество вещества HCI, затраченное на титро

вание.
Сочетание этих соотношений дает:

mCHw , т си(100— w ) с (H C I) V (H C l)
100M ( '/ 2N a2C 03) +  ЮОМС/аКгСО:,) 1000

Под ставляя численные значении, получаем:
0,4000 • w , 0,4000(100— ш) 22,00-0,3000 
100 - 52,994“ +  100-69,103 -  1000 

w  =  4 6 ,12%  Na*C03; 100 -  46,12 =  53,88 %  КаСОл.

3. Навеску хлорида аммония обработали избытком щелочи. 
Выделившийся аммиак поглотили 50,00 мл 0,5120 М НС1 и 
раствор разбавили до 250,0 мл. На титрование 50,00 мл получен
ного раствора израсходовали 23,73 мл 0,05 М КОН (Л’**— 0,9740). 
Вычислить массу NH:(, которая содержалась в хлориде аммония.

Количество  вещества HCI в исходном растворе кислоты составляет:
с (Н С 1 )-К (Н С 1 )

П| = ------- iöoö ■

С учетом разбавления этого раствора до 250,0 мл (У„цш) найдем количество 
вещества Н О ,  взятое для анализа:

с (Н С 1 )- К (Н С 1 ) К,.,»»,,
-  1000 ‘ 1/„Лш ’

где валики •— объем разбавленного раствора Н О , взятый на титрование.
На титрование избытка кислоты израсходовано п2 моль КО Н :

с (К О Н )  - K V (K O H ) 
fl2 = ------iööö----- •

* Титр выражен в г/мл.
** К -  поправочный коэффициент к молярной концентрации.



Тогда количество вещества аммиака, содержащееся в аликвотной части раство
ра, равно п | — п-г —  п-д. Отсюда [

’ с (Н С 1 )- У (Н С 1 ) 1Л,.|(1К11 с (К О Н ) • К У  (К О Н ) \  1/„,т
1000 /

т  (NI l.i) .= (J 1000
1одс’1аилян численные значения, получаем

w (N H ,)  =- ( ° ’Г> 120' 'Г>0-0° • 50,00/250 -  0,05 • 0,9740 • 23,73) 250
1000 5(ЩГ ’ 17.03 = 0,3375 г.

ппо* ^ 0ЖН0 ли с точностью ±0,1 %  оттитровать 0,02 М NaOH 
гп ^  Р^ствоРом с индикаторами: а) фенолфталеином

(р/У,0); о) метиловым оранжевым (р^ .О )?
а) Точка эквивалентности достигается при рН7,0. Но окончании титровании

17ш Гута0Р'  СЩе "“ К‘ТСЯ нм™ Р ° " а™“» ™ ая
О! I -ошибка - L ^ i o p ^ . r  10 “ гр7~2У| ]ПП;

О Н ' -ошибка

cl
—10“ м+й.2К, 

0,02
•100

cVt
- I O “ 5
10TTi—-100= -0,1 %.

Ошибка мала, следовательно, фенолфталеин вполне пригоден для этого титоо- 
ПЛ НИ Я . '

б) Титрование с метиловым оранжевым заканчивается при наличии в
и " п ! ! ! 1 НеКГ Р0Г0 ИЗбТ а СИЛЬН0Й КИСЛ0ТЫ (Р Н 4 -°)- т. е. будет наблюдаться Н -ошибка (со знаком « +  », так как раствор перетитрован):

ц+ * Ю - 21/,
Н + -ошибка =  — 02у] 1 0 0 =  1 % .

^иТровчнни111ИбКа Н°  " 03ВШ1яет ИС|,оль:!™ ь  метиловый оранжевый в данном

5. Пересчитать концентрации по данным таблицы.

В а 
р и -

Вычиг-
.'I И1 I. 

мол ир 
II у и> 

к о м щ 'Н- 
ip  h iu ik ) 
p ilCTIll)- 

P il

Ва-
ри- Дано

Вычислить 
титр раствора

7 '(N a O H ) =
=  0,004020 
r d lC I/ K O H )  =  
=  0,01353 
’/’( NaOI 1/CaO) =  
=  0,002914 
/■(NaOH/SO,) =  
=  0,02174 
'/■(NaOH) •_=
=  0,003992
/‘ (H C I/ K .O )  =
=  0,004615 
/■(NaOH/SO,) =  
=  0.004087

N aO H

1ICI

N aO H

N a O ll

N aO H

H C !

N aO H

¿t72H,S04) =
=  0,09812
7' ( НС I ) =  0,03798

7 '(H ,SO .,/K O H ) =
-= 0,005643 
T-fNaO H/HC I) =
=  0,003645 
if/aHaSO«) = 0,01;
/( =  0,9123 
T O h S lh )  =  0,004852

r ( 7 2[l,SO .,) —  0,1;
К  =  0,9808

/■ (H .SO ./C aO )

7 - (Н С 1/К ,0 )

7 '(H ,S O ,)

7 '(N a O H )

7'(H2S()4)

7 '(b b SO .,/C aO )

7 (H VS 0 4>,
r ( H 2S 0 4/ N a Q H )



Ответ: 1) 0,1005 моль/л; 2) 0,2412 моль/л; 3) 0,1039 моль/л;
4) 0 5431 моль/л; 5) 0,09981 моль/л; 6) 0,09798 моль/л;
7) о'1021 моль/л; 8) 0,002751 г/мл; 9) 0,04906 г/мл; 
10) 0 004932 г/мл; 11) 0,003999 г/мл; 12) 0,0004474 г/мл; 
13) 0 002774 г/мл; 14) Г (H2SO4) =  0,004810 г/мл; f (H 2S0 4/ 
/NaOH) =  0,003923 г/мл.

6 В 500 0 мл раствора содержится 2,658 г Na2C0.3. Рассчи
тать 74Nа2С03), Т (Ыа2СОз/НС1) и с (Na2C03) при нейтрали
зации этого раствора: а) до С02; б) до ЫаНСОз. Ответ: 
П Ы а2СОз) =  0,005316; а) 0,1003 н., /,к„ =  1/2, Г(Ыа2СОз/НС1) =  
=  0,003658; б) 0,05016 М; 7(Na2C03/HCl) =  0,001829.

7. К  550,0 мл 0,1925 М НС1 прибавили 50,00 мл раствора НС1 
с титром 0,02370. Вычислить молярную концентрацию и титр полу
ченного раствора. Ответ: 0,2307 М; 0,008412 г/мл.

8. Какой объем 4,000 М НС1 надо прибавить к 500,0 мл раство
ра НС1 с титром по СаО 0,08400, чтобы получить раствор с титром 
по СаО, равным 0,09000? Ответ: 135 мл.

9. Какой объем HCl (д =  1,19 г/см3) необходим для приготов
ления 1,0 л 0,1 М раствора? Ответ: 8,0 мл.̂

10. Из навески гидроксида натрия массой 8,50 г, содержащего 
кроме NaOH 4,00% Na2C03 и 8,00% Н20, приготовили 1 л 
раствора. Определить молярную концентрацию эквивалента по
лученного раствора, если Na2CO;i нейтрализуется до Н2СОз. 
Ответ: 0,1934 н. (/,*» =  1 /2)-

11. Вычислить молярную концентрацию и титр раствора НС К 
если на титрование 0,4217 г буры израсходовано 17,50 мл этой 
кислоты. Ответ: 0,1264 М; 0,004608 г/мл.

12. Для определения молярной концентрации эквивалента 
H 2SO 4 к 10,00 мл ее добавили избыток ВаС12. Масса полученного 
осадка BaS0 4 после фильтрования, прокаливания и взвешивания 
составила 0,2762 г. Вычислить молярную концентрацию эквива
лента раствора H2S0 4 (/-,«» =  '/2) и его титр. Ответ: 0,2367 н, 
0,01161 г/мл.

13. Навеску Н2С20 4-2Н20 массой 0,6000 г растворили в мер
ной колбе вместимостью 100,0 мл. На титрование 20,00 мл полу
ченного раствора израсходовали 18,34 мл NaOH. Определить мо
лярную концентрацию раствора NaOH и его титр по Н2С20 4 . 
Ответ: 0,1038 М; 0,004673 г/мл.

14. Определить /"(КОН/РгО^) раствора гидроксида калия, 
используемого при определении P2Os в суперфосфате, если на 
титрование 18,00 мл 0,1 М НС1 (/(=0,9064) израсходовано 19,32 мл 
КОН (Н 3РО 4 титруется до КН*Р04). Ответ: 0,05993 г/мл.

15. Навеску щелочи массой 0,5341 г, содержащей 92,00 % 
NaOH и 8,00 %  индифферентных примесей, растворили в мерной 
колбе вместимостью 100,0 мл. Определить молярную концентра- 
цию кислоты, Г(НС1) и Г(НС1/№ОН), если на титрование 
15 00 мл раствора NaOH израсходовали 19,50 мл кислоты. 
Ответ: 0,09454 М; Г(НС1) =  0,003447; Г (HCl/NaOH) =0,003781.



16. Определить молярную концентрацию раствора КОП, если 
на титрование 15,00 мл его израсходовали 18,70 мл растворы 
НС1 (Г(НС1) =  0,002864). Ответ: 0,09792 моль/л.

17. До какого объема нужно довести раствор, в котором со
держится 1,532 г NaOH, чтобы на титрование его аликвоты 
в 20,00 мл израсходовать 14,70 мл HCl (Т(НС1) =  0,003800). 
Ответ: 500 мл.

18. Вычислить концентрацию N̂ Or, в г/л раствора HNO:t. 
если на титрование 20,00 мл раствора кислоты израсходовано 
21,12 мл 0,1 120 М NaOH. Ответ: 6,387 г/л.

19. На титрование раствора, полученного из навески щавеле
вой кислоты массой 0,1371 г, израсходовано 22,10 мл 0,09842 М 
NaOH. Сколько молекул кристаллизационной воды содержалось 
в исходном препарате кислоты? Ответ: 2,0.

20. Какую массу щавелевой кислоты Н2С2О.»-2Н20 нужно 
взять, чтобы на ее титрование расходовалось 20,00 мл 0,1 М 
NaOH? Ответ: 0,13 г.

21. Какую массу вещества, содержащего 90% Na^CO:) и ин
дифферентные примеси, нужно взять, чтобы на ее титрование 
с метиловым оранжевым израсходовать 20,00 мл 0,1 М 11(11? 
Ответ: 0,12 г.

22. На титрование навески NaOH массой 0,09978 г израсхо
довали 22,00 мл HCI. Определить титр раствора НС1 по Na^O. 
Ответ: 0,003514 г/мл.

23. Навеску фосфорной кислоты массой 2,604 г (р= 1,68 г/см3) 
перенесли в мерную колбу вместимостью 250,0 мл. На титрова
ние 20,00 мл полученного раствора с метиловым оранжевым 
израсходовали 18,00 мл NaOH. Определить молярную концентра
цию раствора NaOH. Ответ: 0,1000 моль/л.

24. Какую массу КН 2РО4 нужно взять на анализ, чтобы на 
титрование ее с фенолфталеином потребовалось 20,00 мл 0,1 М 
КОН? Ответ: 0,27 г.

25. Навеску фосфорной кислоты массой 0,1182 г растворили 
в воде и на ее титрование по фенолфталеину израсходовали
22,18 мл 0,1 М NaOH (/( =  0,9519). Определить массовую до
лю {% )  фосфорной кислоты в пересчете на Р 2ОГ,. Ответ: 87,52 %  
Н:1Р04; 63,39 % Р 20 5.

26. На титрование раствора, содержащего 3,158 г техническо
го КОН, израсходовали 27,45 мл раствора-HCl (7'(HCI/NaOH) =  
=  0,07862). Вычислить массовую долю (% )  КОН в образце*. 
Ответ: 95,86 %.

27. Вычислить массовую долю (% )  свободного SO ( в олеуме, 
если на титрование 1,200 г олеума в присутствии метилового 
оранжевого израсходовали 49,25 мл 0,5202 М NaOH. Ответ: 
20,85 %.

28. После сжигания навески колчедана массой 0,1400 г вы
делившийся сернистый газ поглотили раствором Н2О2, на титро
вание образовавшейся серной кислоты израсходовали 24,86 мл



0,1500 M NaOH. Вычислить массовую долю (% )  серы в колче
дане. Ответ: 42,70 % .

29. Проба для анализа представляет собой смесь чистых 
солей Na^COn и К^ССЬ. Для нейтрализации 0,1000 г этой смеси 
до ОСЬ израсходовали 22,00 мл раствора НС1. Определить мо
лярную концентрацию кислоты, если содержание Na2CO:i в сме
си 37,00 % . Ответ: 0,07318 г/моль.

30. На нейтрализацию 0,2140 г смеси, состоящей из карбона
тов кальция и бария, израсходовали 15,00 мл 0,2000 М раство
ра HOI. Вычислить массовые доли (% )  СаСОл и ВаСОз в смеси. 
Ответ: 39,44 %  СаСОа; 60,56% BaCO:i.

31. Навеску неизвестного вещества массой 2,000 г растворили 
в мерной колбе вместимостью 100,0 мл. На титрование 25,00 мл 
раствора израсходовали 20,00 мл 0,4455 М НС1. Определить, что 
входило в состав анализируемого вещества: КОН или NaOH. 
Огиет: КОН.

32. Навеску технического гидроксида натрия массой 0,3251 г 
растворили в мерной колбе вместимостью 100,0 мл. На титро
вание 25,00 мл раствора с фенолфталеином израсходовали
18,40 мл 0,1000 М НО , а на титрование такой же аликвоты с ме
тиловым оранжевым — 18,80 мл кислоты. Вычислить массовую 
долю (% )  NaOH в образце. Ответ: 88,58 %.

33. На титрование с фенолфталеином смеси, состоящей из 
NagCOs, NaHCOa и NaCl массой 0,4478 г, потребовалось 18,80 мл 
0,1998 М раствора НС1. При титровании с метиловым оранже
вым на ту же навеску израсходовали 40,00 мл раствора кислоты. 
Вычислить массовую долю (% )  ЫагСОз и NaHCOu в образце. 
Ответ: 88,91 %  Na2COa; 9,00% NaHCO*.

34. Нйвеску технического гидроксида натрия массой 0,4000 г 
растворили в мерной колбе вместимостью 100,0 мл. На титрова
ние 2 0 ,0 0  мл раствора с метиловым оранжевым израсходовали 
19,20 мл раствора 1Н'1 ( Т( HCI ) = 0,003600). Такую же пробу 
раствора обработали 2  М ВаОг до полного осаждения карбо
натов и при титровании с фенолфталеином израсходовали
18,00 мл раствора HCI. Определит!) массовую долю (% )  Na?CO:i 
в препарате. Ответ: 2,62 %.

35. Пробу объемом 5,00 мл смеси соляной и фосфорной кис
лот разбавили до 200,0 мл. На титрование 20,00 мл полученного 
раствора с метиловым оранжевым израсходовали 18,20 мл 
0,1012 М NaOH; при титровании такой же пробы раствора с фе
нолфталеином израсходовали 34,70 мл раствора NaOH. Какая 
масса HCI и Н3РО4 содержится в 100,0 мл смеси? Ответ: 1,26 г 
НО : 32,73 г Н:1Р0 4.

36. Пробу суперфосфатной пульпы объемом 5,00 мл разбави
ли до 250,0 мл, 25,00 мл фильтрата оттитровали 13,00 мл 
0,1020 М КОН в присутствии метилового оранжевого. Затем про
должили титрование с фенолфталеином до розовой окраски, 
затратив 14,80 мл раствора КОН. Вычислить концентрацию



Н.чРОч и Са(Н2Р04)2 в пульпе. Ответ: 259,88 г/л Н (РО,г 
42,97 г/л Са(Н 2Р04) 2.

37. При получении экстракционной фосфорной кислоты пробу 
реакционной массы объемом 10,00 мл разбавили до 500,0 мл. 
На титрование 25,00 мл полученного раствора в присутствии 
метилового оранжевого израсходовали 20,12 мл раствора 
ЫаОН (7’(Ыа0П/П2804) = 0,004901), а на титрование такого же 
объема с фенолфталеином — 32,01 мл ЫаОН. Вычислить кон
центрацию Н2804 и Н.4РО4 (г/л). Ответ: 80,67 г/л Н^Од- 
232,90 г/л 1ЬР04.

38. Пробу экстракционной фосфорной кислоты объемом
5,00 мл. разбавили до 250,0 мл. На титрование 20,00 мл получен
ного раствора в присутствии метилового оранжевого израсходо
вали 11,20 мл раствора ЫаОН (7’ (ЫаОН) =  0,004014):

И,РО., +■ Ы аОН =  ^ н л ю . ,  +  Ц а() 

а на титрование такой же пробы с фенолфталеином 
НяРО« +  2МаОН =  Ы аЖ РО ., +  2НгО 

С а (Н 2Р О « )2 +  2МаОИ =  С аН РО ., +  ! ^ Н Р О ,  +  211,0

23,60 мл ЫаОН. Вычислить концентрации Н:)Р04 и СаПЬРО ^Ь 
в реакционной массе (г/л). Ответ: 275,36 г/л Н (Р0 4; 35 23 ! /л 
Са(Н2Р0 4) 2.

39. Навеску фосфорного удобрения массой 2,500 г после соот
ветствующей обработки разбавили водой до 250,0 мл. Порцию 
раствора объемом 100,0 мл пропустили через катионит в Н *-фор
ме. Фильтрат и промывные воды собрали в мерную колбу вмести
мостью 500,0 мл. На титрование 100,0 мл этого раствора с бром- 
крезоловым зеленым израсходовали 12,87 мл 0,1 М ГЧаОН 
(К  ~  1,017):

НС1 +  N ;1 ( )11 =  ЫнС! | н 2о
Н.,РО., +  Ы аОН =■- ЫаН^РО., +  11,0

Такую же пробу оттитровали со сметанным индикатором, затра
тив 24,85 мл ЫаОН:

н а  + МаОН =  N«(31 + Н,0 
Н:,РО., + 2ЫаОН =  Ыа,НРО., + 211,0

Вычислить массовую долю (% )  Р 2()5 в удобрении. Ответ:
43,24 %.

40. Из навески фторапатита массой 1,000 г выделили фтор 
дистилляцией. Дистиллят нейтрализовали раствором ЫаОН 
до pH 3,5. Затем горячий раствор К 281Рц оттитровали 9,85 мл 
0.1 М ЫаОН (К  =  1,023) с фенолфталеином:

К^Л 'г, +  4МаОН =  2К[- +  4М аР 4- 510. +  211,0

Вычислить массовую долю (% )  фтора в образце. Ответ: 2,87 %.
41. При анализе рассола 5,00 мл его пропустили через колон

ку с катионитом в Н4 -форме, вытекающий раствор и промывные



воды собрали [5 мерную колбу вместимостью 250,0 мл и раствор 
довели до метки водой. На титрование 20,00 мл полученного 
раствора израсходовали 18,46 мл 0,1 М NaOH (К  = 09612). Вы
числить концентрацию NaCI в рассоле (г/л). Ответ: 259,2 г/л.

42. Какую массу NaNO.i следует взять для анализа, чтобы 
после восстановления N O f выделившийся аммиак мог быть 
поглощен 40,0 мл 0,1 М HGI и избыток кислоты оттитрован
20.0 мл 0,1 М NaOH? Ответ: 0,17 г.

43. Навеску соли аммония массой 1,000 г обработали избыт
ком концентрированного раствора NaOH. Выделившийся аммиак 
поглотили 50,00 мл 1,072 М НС1 и избыток кислоты оттитровали
25,40 мл раствора NaOH (7(NaOH) =  0,004120). Вычислить 
массовую долю (% )  ЫНз в образце. Ответ: 86,82 %.

44. Навеску удобрения, содержащего 26,05% азота, массой
1,290 г растворили в мерной колбе вместимостью 250,0 мл. 
К 25,00 мл полученного раствора добавили формальдегид и вы
делившуюся кислоту оттитровали 24,22 мл раствора NaOH. 
На титрование формальдегида в холостом опыте израсходовали 
0,50 мл NaOH. Определить молярную концентрацию раствора 
NaOH. Ответ: 0,1011 моль/л.

45. Для определения аммонийного азота навеску удобрения 
массой 2,635 г  растворили в мерной колбе вместимостью
250.0 мл. К 25,00 мл полученного раствора добавили формаль
дегид, выделившуюся кислоту оттитровали 18,72 мл раствора 
NaOH (T'(NaOH) =  0,003987). На титрование формальдегида в 
холостом опыте израсходовали 0,50 мл NaOH. Вычислить массо
вую долю (% )  азота в удобрении. Ответ: 9,65%.

46. Определить постоянную жесткость воды, если к 100,0 мл 
исследуемой воды прибавили 2 0 ,0 0  мл раствора Na2CO;j 
(^(ЫааСОл/СаО) =  0,003000), смесь прокипятили и после отде
ления осадка карбонатов кальция и магния избыток NaiCOs 
оттитровали 17,30 мл раствора HCl (20,00 мл раствора ^гСОз 
эквивалентны 21,00 мл раствора НО). Ответ: 3,766 ммоль/л
( lA C a2t + 7 2Mg2+).

47. В каком объеме соляной кислоты (Г (Н О ) =  0,003638) 
нужно растворить навеску CaCOj массой 0,1234 г, чтобы на тит
рование избытка кислоты с метиловым оранжевым израсходо
вать 19,50 мл раствора NaOH (7'(NaOH/CaO) =  0,002910)? 
Ответ: 45 мл.

48. К навеске Na^CO^ массой 0,1032 г прилили 50,00 мл 
0,09496 М НО, избыток кислоты оттитровали 24,80 мл 0,1 М 
NaOH (Л’=1,298) по метиловому оранжевому. Вычислить мас
совую долю (% )  индифферентных примесей в образце. Ответ:
21.49 % .

49. К смеси солей SrCO^ и ЫгСОз массой 0,4789 г добавили
40.00 мл 0,5100 М НО. Избыток кислоты оттитровали 20,00 мл 
NaOH (7(NaOH/HCI) =  0,01825) по метиловому оранжевому. 
Вычислить массовую долю (% )  SrCO( и U 2CO3. Ответ: 39,59 %  
SrCO:,; 60,41 %  I J 2CO3.



50. Навеску сплава массой 0,1938 растворили в соляной кис
лоте и магний осадили гидрофосфатом натрия в срсдс аммоний
ного буфера. Осадок растворили в 50,00 мл 0,1 М НСI {К  —
— 0,9981); на обратное титрование с метиловым оранжевым 
израсходовали 18,00 мл раствора NaOH (FiNaOH ) =  0,004000). 
Определить массовую долю (% ) Mg в сплаве. Ответ: 20,01 % .

51. Из раствора объемом. 20,00 мл получили в кислой среде 
осадок бензидинсульфата. Осадок растворили в горячей воде и 
оттитровали 18,45 мл 0,1022 М NaOH:

G|2Hh (N lb h  • I U S0 4 + 2011 = C ,2H » (N H ,h + S O i +211*0

Определить концентрацию сульфата натрия в исходном раство
ре (г/л). Ответ: 6,70 г/л.

52. К раствору соли лантана объемом 20,00 мл прилили избы
ток раствора аммиака. Осадок гидроксида лантана растворили 
в 40,00 мл 0,1000 М раствора НС1. Избыток кислоты оттитрова
ли 19,55 мл 0,1108 М NaOH. Определить концентрацию лантана 
(г/л) в исходном растворе. Ответ: 4,246 г/л.

53. Калий из навески карналлита массой 0,8372 г осадили 
в виде калиевой соли дипикриламина. Осадок растворили в 
ацетоне, прибавили 50,00 мл 0,1046 М HCI и после удаления аце
тона избыток НС1 оттитровали 22,34 мл 0,1124 М раствора 
NaOH. Вычислить массовую долю (% )  KCI в карналлите, пе
ресчитать это содержание на КгО. Ответ: 24,21 %  KCI, 
15,30 %  К 20.

54. К  навеске NaaPOi массой 0,1000 г прибавили 25,00 мл 
0,2000 М H 2 SO 4 . На обратное титрование избытка кислоты с ме
тиловым оранжевым израсходовали 15,00 мл раствора NaOH. 
Определить молярную концентрацию раствора NaOH. Ответ: 
0,5853 моль/л.

55. Какой объем 0,1012 М HCI прибавили к навеске Na^PO* 
массой 0 ,2 0 0 0  г, если на титрование полученного раствора с фе
нолфталеином затратили 25,00 мл раствора NaOH (T(NaOH) =  
=  0,003400)? Ответ: 33,05 мл.

56. Навеску смеси чистых солей Na3P 0 4 -1 2H 2 0  и Na-jHPOi 
массой 2,506 г обработали 21,60 мл 0,2500 М раствора НС1; 
избыток кислоты оттитровали 18,50 мл 0,1500 М раствора NaOH 
с фенолфталеином. Вычислить массовую долю (% )  компонентов 
смеси. Ответ: 39,82 %  NaßPO-r I 2 H2O, 60,18 %  Na^HPO«.

57. Навеску апатитовой муки массой 5,000 г после кипячения 
с царской водкой перенесли в мерную колбу вместимостью
250,0 мл и раствор в колбе довели водой до метки. Из мерной 
колбы взяли 5,00 мл фильтрата и осадили РО 4 в виде молибдо- 
фосфата аммония. Полученный осадок растворили в 50,00 мл 
0,2000 М КОН, избыток которого оттитровали 30,00 мл 0,1971 н. 
H2SO4 (/•,««= '/г) до обесцвечивания фенолфталеина. Вычислить 
массовую долю Р 2О5 в образце. Ответ: 12,61 % .

58. Навеску чугуна массой 3,458 г после соответствующей 
обработки перенесли в мерную колбу вместимостью 200,0 мл.



Из 25,00 мл полученного раствора фосфор осадили в виде молиб- 
дофосфата аммония. Осадок растворили в 50,00 мл 0,1075 М 
раствора NaOH. На титрование избытка щелочи в присутствии 
фенолфталеина израсходовали 20,45 мл 0,1 М HNO3 (/(=0,9817). 
Вычислить массовую долю (% )  фосфора в анализируемом чу
гуне. Ответ: 1,05%.

59. Спиртовой раствор этилацетата объемом 10,00 мл разба
вили до 100,0 мл. Аликвоту раствора объемом 20,00 мл прокипя
тили в колбе с обратным холодильником с 40,00 мл 0,0546 М 
раствора КОН:

<:Н:,соос2Иг, 4- он =  сн.,соо + <:*н5он

Г1о охлаждении избыток щелочи оттитровали 12,43 мл 0,0467 М 
раствора HCI. Какая масса этилацетата содержалось в 100 мл 
исходного раствора? Ответ: 7,064 г.

60. К спиртовому раствору винилацетата объемом 1,000 мл 
добавили 15,00 мл 0,02000 М NaOH. Смесь нагрели и после 
охлаждения оттитровали избыток щелочи 12,85 мл 0,02000 М 
раствора НС1. Вычислить содержание (г/л) винилацетата (мо
лекулярная масса 86,09) в растворе. Ответ: 3,702 г/л.

61. К навеске раствора массой 1,000 г, содержащего этилен- 
гликоль, добавили уксусный ангидрид и нейтрализовали раство
ром NaOH по фенолфталеину. Для омыления образовавшегося 
эфира ввели 25,00 мл раствора NaOH (7̂ (NаОН) =  0,04020):

СИ;....... ели он,— сн,
I I + 2 0 Н  = 1  | +  2 С Н  iCOO

OGOCH:, осоон., он  он

смесь прокипятили и после охлаждения избыток щелочи оттит
ровали 10,20 мл раствора НС1 (7(НС1) =  0,03798). Вычислить 
массовую долю (% )  этиленгликоля (молекулярная масса 62,07) 
в растворе. Ответ: 45,03 %.

62. Пробу раствора формальдегида объемом 5,00 мл разба
вили до 100,0 мл. К аликвоте раствора объемом 5,00 мл добави
ли сульфит натрия, образовавшиеся в результате реакции

НСОН + SOÜ + 11*0= CH2(0H)S03 + он

ОН-ионы оттитровали 22,45 мл 0,1000 н. (/,ки =  '/2) раствора 
серной кислоты. Вычислить концентрацию СНгО (г/л) в исход
ном растворе. Ответ: 269,64 г/л,

63. Для определения бензал ьдегида навеску массой 0,4728 г 
обработали раствором солянокислого гидроксиламина:

/Н и
C f iH ü C C  +  N H ,O H - H C !  =  C e H s C C  +  H C I +  Н 20  

^O ^NOH
и выделившуюся соляную кислоту оттитровали 19,45 мл 0,25 М 
NaOH (К  =  0,9845). На титрование солянокислого гидроксила
мина в холостом опыте израсходовали 1,75 мл того же раство



ра ЫаОН. Вычислить массовую долю (% )  бензальдегида (М =  
=  106,13 г/моль) в исходном продукте. Ответ: 97,79 % .

64. Какую массу продукта, содержащего 98 %  м нитробен- 
зальдегида {М — 151,13 г/моль), нужно взять на анализ, чтобы 
после добавления к ней солянокислого гидроксиламина выделив- 
шуются соляную кислоту можно было оттитровать 20,00 мл 
0.1 М № ОН (К  =  1,048):

Ответ: 0,3232 г.
65. Навеску пестицида, содержащего 20,86 %  формальдегида, 

массой 3,017 г обработали 50,00 мл 1,0 М ЫаОН (К =  0.9022) 
в присутствии пероксида водороду:

М С Н О  +  О Н  +  Н20 2 =  Н С О О  +  2 И 2()

Избыток щелочи оттитровали раствором НС1 (Т(НС1) = 
= 0,03798). Какой объем НС1 затратили на титрование? Ответ:
23,19 мл.

6 6 . Навеску эпоксидной смолы массой 0,5248 г растворили 
в ацетоне и добавили 50,00 мл 0,1 М раствора Н01 (^ =  0,9816):

И— С Н — С Н 2 +  Н С )(изб .) -*■ И—  С Н  — С Н 2
\  /  1 I

О  О Н  С1

На титрование избытка кислоты израсходовали 18,45 мл ЫаОН 
(/■(ЫаОН) =  0,004060). Вычислить массовую долю (% ) эпок
сидных групп в смоле. Ответ: 24,90 %.

67. Какую массу 2,5-динитрофенола СиН.^ОН) (ЫСЬЬ следует 
взять для определения азота по Кьельдалю, чтобы выделившийся 
аммиак мог быть поглощен 50,0 мл 0,2 н. Н^О-» (/•„<« = 1Л) и из_ 
быток кислоты оттитрован 20,0 мл 0,2 М ЫаОН? Ответ: 0,55 г.

6 8 . Из навески бензанилида массой 0,8842 г аммиак отогнали 
в колбу, содержащую 50,00 мл 0,05 М Н^С^ (/(=1,071). 
На титрование избытка кислоты израсходовали 18,05 мл ЫаОН 
(Г ^ а О Н ) =  0,004020). Вычислить массовую долю (% ) азота 
и основного компонента СеНзГ^НСОСбНг, (М =  197,24 г/моль) 
в образце. Ответ: 5,61 %  N1; 78,98 %  С6Н ^ Н С О С 6Н3.

69. Какую массу фенола, содержащего около 3%  индиффе
рентных примесей, нужно взять для анализа, чтобы на титрова
ние ее в среде метилэтилкетона израсходовать 5,0 мл 0,1 М бен- 
зольнометанольного раствора гидроксида тетраэтиламмопия? 
Ответ: 0,04851 г.

70. Навеску анилина массой 1,300 растворили в 100,0 мл 
безводной уксусной кислоты. На титрование 5,0 мл раствора 
израсходовали 6,80 мл 0,1 М НСЮ 4 в диоксане. Вычислить мас
совую долю (% )  индифферентных примесей в образце. Ответ: 
2,57%.

71. Навеску биохимического лигнина массой 0,0500 г раство



рили в диметилформамиде и оттитровали 5,20 мл 0,03 М бензоль
ного раствора метилата калия. Определить массовую долю (% ) 
фенольных ОН-груип в образце. Ответ: 5,81 %.

72. К навеске гвоздичного масла массой 0,0997 I добавили 
этилендиамин и оттитровали ее 9,50 мл 0,1000 М бензольно-ме- 
танолыюго раствора метилата натрия. Определить массовую 
долю (% )  фенола в навеске. Ответ: 89,68 %.

73. Какую массу гидрофталата калия нужно растворить в мер
ной колбе вместимостью 100,00 мл, чтобы на титрование 10,00 мл 
полученного раствора израсходовать 10,00 мл 0,1 М (К  ~  1,082) 
раствора НСЮ 4 в ледяной уксусной кислоте? Ответ: 2,205 г.

74. На титрование 0,1758 г салициловокислого натрия, содер
жащего индифферентные примеси, в среде ледяной уксусной кис
лоты израсходовали 9,87 мл 0,1 М (К  =  1,1008) раствора НС104 
в ледяной уксусной кислоте. Определить массовую долю (% ) 
основного вещества в препарате. Ответ: 98,95%.

75. Вычислить индикаторную ошибку титрования:

Варил 11 г Определяема'
вещество

Титрант И ндикатор рт

1 0.01 М  Н О 0,01 М N3011 Фенол фталеин 92 0.1 М  № О Н о ,1 м  н а Метиловый красный 5
3 0,1 М  1ЧаОП о.! м  н а Тимолфталеин 10

0,2 м  н а 0,2 М ЫаОН Метиловый красный 5
,> 0,1 м  н а 0,2 М ЫаОН Метиловый красный о
(} 0,01 М N11. 0.01 м  н а Метиловый оранжевый 4
7 0.01 М  МП, о,о1 м  н а Тимолфталеин 10
Й о .1 м  н е о о н 0.1 М ЫаОН Метиловый оранженый 4
0 0,1 м  ш г 0,1 М  ЫаОН Фенолфталеин 9

Ответ: 1) 0,2%; 2) 0,02%; 3) —0,2%; 4) -0,01%;
5) 0,015%; 6) 2 % ;  7) - 85,05 % ; 8) -35,90 % ; 9) 0,02%.

Г л а в а  11 

КОМПЛЕКСОМЕТРИЧЕСКОЕ ТИТРОВАНИЕ
Перед изучением этой главы необходимо повторить материал

о протекании реакций комплексообразования в растворе 
(см. гл. 4).

11.1. МЕРКУРИМБТРИЯ

Основной реакцией в меркуриметрии является реакция вза
имодействия

1 •й2' + 2Х = НйХа (11.1)
где X—С1 , Вг , 8С1М и некоторые другие ионы.

Наиболее часто применяемым рабочим раствором в методе 
меркуриметрии является раствор нитрата ртути ^ (Ы О зЬ , точ-



ную концентрацию которого устанавливают по титрованному 
раствору ЫаС1 в результате титрования но реакции

+  2СА ^  ц к с | г

Равновесие при титровании хлорида раствором нитрата ртути 
( II)  будет определяться концентрациями реагентов и константой 
устойчивости Н^С^:

„  [ Н ^ С Ы  ...

Рн*;1. = 7н^1 к:! Iй  ̂'■7,'° ■ (||-2)
Найдем, как будут изменяться концентрации ионов Н$ГМ и О  
при титровании 100,0 мл 0,1 М ЫаС1 раствором 0,05 М Н^МОлЬ- 
Для простоты расчета будем считать, что объем раствора оста
ется постоянным и равным 100,0 мл. Нитрат ртути N£(N(>.4)2  
в растворе будем считать диссоциированным нацело, так же как 
и 1ЧаС1.

В первой точке кривой титрования, когда титрант еще не до
бавлен, [С Г ] =0,10 мол ь/л и р С1 =  — Iк | СI | ,= 1Д). Добавим 
к этому раствору 10,0 мл 0,05 М Нд(Ы 0 3) 2. При расчете кривой 
титрования ограничимся учетом только процесса ( 1 1 .1), посколь
ку это равновесие в условиях титрования является доминирую
щим. Если равновесную концентрацию ионов Н^2' при V 
(Н^(КОз)а) =  10 ,0  мл обозначить через х, то равновесная кон
центрация Н^СЬ будет --■̂)01(())’°  — х =  0,005 -  а хлорид-
ионов составит [СГ ] =0,1 — 2(0,005 — х) = 0,09 + 2х. Подстав
ляем равновесные концентрации в выражение константы уетойчи-
вости НВС12 (11.2): р,,,,,, =  =  1.7-К)13 и находим
х ~  [Н^-2̂ ),= 3,6- 10 14 моль/л. Таким же путем рассчитываются 
другие точки на кривой титрования (табл. 11 .1).

В точке эквивалентности в растворе существуют только П^СЬ 
и продукты ее ступенчатой диссоциации:

Н 8012= Н к С 1+ +  С 1 ; " . . « и -  ) ц к а ? | ' 1[ с Г )- " 3-( М 0 ' '  ( и -3 >

Н к С Г ^ Н в 2-* + С 1  ; Р 11к<;|. | Г,,Г». 10-. (11.4)

При расчете равновесия (11.3) обозначим х =  |СI ] =.

Т а б л и ц а  11.1. Изменение pHg мри добавлении 0,05 М Hg (NO t ) .  
к 100,0 мл 0,1 М NaCI

Добавлено
H B <NO.,h

|С1 ] р С 1 [н К1 :ч рНк

50.0 5,0- 10 2 1,3 0,025 5,9-10 п 12,23
90,0 1.0 -К ) 2 2.0 0,045 2,0 • 10 11 10,5«
99,0 1,0 - 10 1 3,0 0,0495 2.9-10 '' 8,54
99,9 1.0-10 1 4.0 0.04995 2.9-10 ■ 0,54



Рис. 11.1. Кривая титрования 100,00 мл 
0,1 ДА Г\;)С1 раствором 0,05 М Н£{1\Ю:|Ь

= [Н8СГЧ, а [Н^СЫ =  
=  0,05 — х и подставим эти 
значения Е) выражение ступен
чатой константы устойчивости:
0,05 х о /ч | /'.г,---г,—  =  »3,0* И) , откуда х =х1
=  1,3 • 10 Л В равновесии (1 1.4)
обозначим х=  [Н^24 |; [01 | =
=  1.3- 10 4 + л: и [Н^С!+ ] =
=  1,3-10 4 — х и подставим в
выражение константы устойчи-

!,;мо-"-х с - 1п6 вости: . - 5,5 ■ Ю̂ ,х(!,.5-10 + л:)
откуда х =  1,8 • 10"7 моль/д.

При дальнейшем добавлении ^ (N 0 :02  происходит реакция
\lgCl2 + нкй* = 2НЕС! -

в результате которой равновесная концентрация ионов Н^2'* 
несколько уменьшается по сравнению с 5.0-И Г 5, рассчитанной 
по простому разбавлению. Кривая титрования, построенная по 
этим данным, представлена на рис. 11.1.

Как видно, в области точки эквивалентности происходит 
резкое изменение концентрации ионов ртути, т. е. наблюдается 
скачок титрования.

Величина скачка титрования зависит от константы устойчи
вости образующегося комплекса и концентрации реагентов. 
Реакция образования экзотермична, поэтому с ростом тем
пературы константа устойчивости будет уменьшаться и,
следовательно, будет уменьшаться скачок титрования. Устойчи
вость бромидпых комплексов ртути намного выше, чем хлорид- 
ных (1  ̂рИкВг. =9,05; |£Р,|кВ|> =  17,33), поэтому скачок титрова
ния при мсркуриметрическом определении бромид-ионов будет 
больше, чем при определении хлорид-ионов. С уменьшением кон
центрации хлорида или бромида скачок титрования уменьшается. 
Точку эквивалентности можно определить с помощью индика
торов.

Метод меркуриметрии стал широко применяться в аналити
ческой практике после введения в качестве индикатора нитро- 
пруссида натрия Ыа2 [ Р е ((3 N) б N С) |, который с ионом ртути (II) 
образует белый мелкокристаллический осадок Н£[Ре(СМ)г>МО| 
(П Р =  1,0-10 '•’).

Существенным достоинством нитрон русс ида остается воз
можность прямого определения хлорида с этим индикатором 
в сильнокислых средах.

Эффективными индикаторами меркуриметрии оказались дифе- 
нилкарбазид и дифенилкарбазон. Эти вещества являются слабы
ми кислотами и ведут себя в растворе как кислотно-основные 
индикаторы. В растворе дифенилкарбазида существует равно
весие



или схематично:
Н Д Ф К =  Л Ф К  f i r ,

где Д ФК -- анион дифенилкарбазида.
Ионы Hg2+ в нейтральной или слабокислой среде образуют 

с этим индикатором сине-фиолетовое соединение:
Hg** +  2 Н Д Ф К  =  П й (Д Ф К ) .  -+ 2П '

Примерно такие же равновесия существуют в растворе дифе-
Q _ n h _ n h

нилкарбазона — Х.О. Хорошие результаты с

\ __у N=N
этим индикатором получаются при титровании в области 
pH 1,5...2,0. Известны и другие индикаторы -- дифенилкарбазид- 
дисул ьфонат, флороглюцин, азопроизводные 8-оксихинолина 
и т. д.

Одним из наиболее важных практических применений мерку- 
риметрии является определение хлорид-иона в природных и сточ
ных водах, а также анализ различных кристаллических хлоридов 
металлов и композиций, содержащих хлорид-ион.

Успешно используется этот метод при анализе биологических 
жидкостей, медицинских проб и т. п. объектов. Хлор в органи
ческих соединениях можно определить меркуриметрически после 
соответствующей обработки пробы (сжигания в кислороде или 
сплавления). Этим методом можно определять также бромиды, 
тиоцианаты и цианиды различных металлов, используя дифенил- 
карбазон в качестве индикатора.

Прямые меркуриметрические определения хлорид-и бромид- 
ионов выполняются с погрешностью, не превышающей 0,1 % ; 
погрешность других меркуриметрических методов составляет 
0,3...0,5%.

11.2. К О М П Л ЕК С О Н О М ЕТ РИ Я  (Х ЕЛ А Т О М ЕТ Р И Я ]

Хотя число различных комилексонов в настоящее время, по- 
видимому, составляет не одну сотню, под термином «комплексо- 
нометрия», или «хелатометрия», обычно имеются в виду реакции 
титрования солями этилендиаминтетрауксуеной кислоты, чаще 
всего двухзамещенной натриевой солью NaJI^Y-SH^O, широко 
известной под торговым названием трилон Б.



Реакции взаимодействия различных катионов с ЭДТА в 
растворе протекают но уравнениям:

С а "  + П 2У2- =  С аУ2 +  2 Н 1 (П .5 )

В ^ '+ Н ^ У 2 =  т у  +  2Н> (11.6)
/ т А' +  Н 2У2 =  У.тУ +  2Н 1 (1 1.7)

Как видно, независимо от заряда катиона в реакции комилексо- 
образования принимает участие один анион и происходит выделе
ние двух ионов водорода.

Молярные массы эквивалента титранта и определяемого ка
тиона равны их молярным массам.

Соотношения (11.5) (11-7) показывают, что степень проте
кания реакции зависит от pH раствора. Влияние кислотности 
раствора особенно заметно при титровании катионов, образую
щих сравнительно малоустойчивые комплексы (Mg2+, Са2+ 
и др.): их можно оттитровать лишь в щелочной среде. Многие 
катионы титруются в аммиачном буферном растворе. Катионы, 
образующие очень устойчивые комплексы, как, например, Ре3+, 
могут быть оттитрованы в довольно кислом растворе.

11.2.1. Рабочие растворы

Основным рабочим раствором комплексонометрии является 
раствор Ыа2Н2 ЭДТА-2Н20. Эта соль легко получается в чистом 
виде, хорошо растворима в воде, растворы устойчивы при хране
нии. В обычных условиях препарат содержит примерно 0,3% 
влаги, поэтому титрованные растворы ЭДТА можно готовить по 
точной навеске (с учетом 0,3% Н2О). Однако обычно его титр 
устанавливают по раствору соли цинка, полученному растворе
нием точной навески металлического цинка в соляной кислоте. 
Применяемые для титрования растворы ЭДТА имеют концентра
цию 0,0!...0,05 моль/л и реже 0,1 моль/л.

11.2.2. Кривые титрования

Как показывают уравнения реакций (11.5) - (11.7), при тит
ровании ЭДТА происходит выделение ионов водорода, для свя
зывания которых в анализируемый раствор вводят аммиачный 
буфер или щелочь.

Рассчитаем кривую титрования 100,0 мл 0,010 М N¡(N 0 3 )2  
в присутствии аммонийного буфера с pH 9,0 и концентрацией 
аммиака 0,2 моль/л раствором ЭДТА концентрации также
0,010 моль/л, считая, что объем раствора при титровании оста
ется постоянным и равным 100,0 мл и ионная сила не меняется. 
Ионные равновесия в этой системе рассматривались в разде
ле 4.5. Будем считать, что основная реакция титрования проте
кает по схеме



В расчете будем использовать условную константу устойчиво
сти №У2 \ считая, что условную равновесную концентрацию ни
келя составляют все ионы № (II), не связанные [5 комплекс 
№У2~, а условную равновесную концентрацию У1 нее части
цы У4' , не связанные в этот же N5У2 .

Рассчитаем условную константу устойчивости М У 1’ но соотношению (4.23). 
('.начала найдем и-коэффициенты в условиях титрования:

=  1 +  4.7-1()а-0,2 + 6 ,2 -П )4(0.2)1’ +- 2,5 • 10“ ■(0,2)> | 3,0■ П)'(1),2)' 4 

-4- 1.3-ЮЙ(0,2)В +  1.0- Ю ^О^)” — 1,2- 10'.
1.0-ю , (1.0- Ю '7 , (1,0-10 у

« У { И ' ) —  1 +  ^  г , ,  ю  I I  +  я  | [ |  и  И ) - Г  +  Г ) . 5 - К )5,5- 10 5,5- 10
(1,0-10 ")'

5,5-10 "•6,9-10 7 • 2 ,1 • 10 т -1,0-К) 

Затем подставляем значения н уравнение (4.23):
4,2-10'

• (">,!)• 10 ' • 2.1 • 1 (Г3 +
- =  19,2.

( 1 1 . 8 )
1,19-10:> • 19,2

В первой точке кривой титрования, когда титрант еще не до
бавлялся, концентрация ионов никеля равна 1,0-10 1 моль/л 
и рЫГ =  2,00. При добавлении 10,0 мл 0,010 М ЯДТА
концентрация образовавшегося комплекса N1 У2 будет равна

~  * =  1ДЫ0-3 — х, где х концентрация лиганда, не
связанного в N1 У2" ; концентрация ионов никеля, не связанных в 
этот комплекс, составит 0,010 — (1,0- 10 " 5 — х) =  0,009 + х. 
Подставляем эти концентрации в выражение условной константы 
устойчивости (4.23) и (11.8):

1,00-10 ' - х
(9,0-10 ’ +  х)х

6,2-1 (Г т. е.

1,8- И)1 ̂

[№24‘] ' =  9,0-10 моль/ли находим х 
и р N1у =  2,05.

Концентрации участников реакции титрования, рассчитанные 
таким же путем при разном количестве добавленного титранта, 
составляют (табл. 11.2):
В точке эквивалентности [Ы!2-11"=  [У4 | =  х, поэтому 
1'(ь 10,/ ~ * =  1,8- 1012, откуда х =  7.4 ■ 10 й, т. е. рЫ1/ =  7,13. 

Добавление после точки эквивалентности избытка в 0,1 мл 
Ыа2Н2У создает в растворе концентрацию [У1 Г =  ° ’̂ ' ’ц - =

Т а б л и ц а  11.2. Изменение р М ' при добавлении 0.010 М ЭДТЛ 
к 100,0 мл 0,010 М N¡(N(>3 ) 2  при pH 9,0 и Смн*"-= 0.2 моль/л

Добавлено 
ИагНаУ, мл [М У 2 1 IV4 Г |)М'

50,0 5,0- 10~3 5,5-10-13 5.0-10 2,30
90,0 9,0-10“ 3 5,0-10-12 1,0-10 3 3.00
99,0 9,9-10_3 5,5-10-" 1,0-10" 4 4,00
99,9 9,99-10"3 5,5-10" 10 1.0-10 й 5,00



=  1,0-10 5 моль/л, а содержание 
попов никеля в этом растворе бу-
дет равно
=  5,5-10 1" мол ь/л или р Ni" =  
=  9,26. Построенная но этим дан
ным кривая титрования представ
лена на рис. 11.2. Как видно, в 
области точки эквивалентности

,, .. „ i- происходит резкое изменение кон-Рис. 11.2. Кривая титрования r f
ЮО.и мл 0.01 М Ni(NO,,h при pH 9 иентрации ионов никеля (скачок 
в присутствии N ib  +  N H 4(;i рас- титрования), которое можно заме- 

тнором о.О! М NínIU ЭДТЛ тить с помощью соответствующих
индикаторов.

Этот скачок титрования, как 
и вея кривая, характеризует изменение условной концентрации 
иона никеля [Ni21] ' в ходе титрования. Истинная концентрация 
ионов никеля [ N i21 ] в растворе в любой точке кривой титрования, 
включая в область скачка, может быть рассчитана по соотноше
нию (4.20) с помощью коэффициента aNl(Nlli)2,

IM ¡ * n -
и1М| (N111) ̂

Величина скачка титрования зависит от констант устойчивости 
образующихся комплексов в растворе и концентрации реагентов. 
Суммарный эффект устойчивости комплексов и концентрации 
«вспомогательного» лиганда (в данном случае аммиака) отража
ется условной константой устойчивости. Чем меньше условная 
константа устойчивости, тем меньше скачок титрования. Числен
ное значение условной константы устойчивости определяется 
истинной константой устойчивости комплекса, образующегося нри 
титровании, константами устойчивости с «вспомогательным» ли
гандом и pH раствора. В данном случае чем больше концентра
ция аммиака и выше устойчивость аммиачных комплексов, тем 
меньше будет условная константа устойчивости и тем меньше бу
дет скачок титрования. Например, при концентрации аммиака 
в 1 моль/л (/-коэффициент иона никеля будет равен:

“ МПN11.)- •“  1 +  4.7-10- +  6,2-К)1 +  2 ,5 .ю и +  3-1 (Г +  1,3-10* 4  1,0-10“ ---
=  2,64.10".

Условная константа устойчивости р̂ -а- ПРИ том же pH раство
ра (pH 9,0) по уравнению (4.23) будет равна:

г  _ 4,2 • 10'
2,64- 10й. 19,2 -

В присутствии 1 М ЫН;} скачок титрования будет намного меньше, 
так как условная константа устойчивости уменьшилась больше 
чем на три порядка по сравнению с этой величиной в 0,2 М N14:).



В первых титриметрических методиках с применением ~>ДТА 
использовались обычные кислотно-основные индикаторы. К нейт
ральному раствору соли металла добавлялся избыток гигрованно 
го раствора Ыа^Ь ЭДТА:

Выделившиеся ионы водорода оттитровывались щелочью Вполне 
понятно, что такие методики могли быть применены к очен ь не бол ь 
шому кругу металлов. Этот метод сохранил некоторое практиче
ское значение до настоящего времени.

Бурное развитие комплексонометрии связано с открытием гак 
называемых м е т а л л о и н д и к а т о р о в веществ, образу
ющих с ионами металлов интенсивно окрашенные соединения. 
Первым индикатором этого типа был мурексид, открытие которого 
было основано на случайном наблюдении в лаборатории. Шварцеп • 
баха. Было замечено, что если после работы с урамилдиуксусной 
кислотой колбу мыли водопроводной водой, происходило резкое 
изменение окраски. Оказалось, что изменение окраски вызывается 
реакцией ионов кальция, содержащихся в водопроводной иоде, 
с мурексидом, который образовывался при окислении урамилди 
уксусной кислоты кислородом воздуха.

Мурексид — аммонийная соль пурпуровой кислоты изменя
ет свою окраску в зависимости от pH раствора и в присутствии 
некоторых катионов. Структурную формулу индикатора

NН4Н41пс!, и равновесия в растворе мурекеида представит!, схе
мой:

С ионами Са24' мурексид образует соединение красного цвета, 
с ионами Со2+, N 1 , Си2"* — желтого.

При комплексонометрическом определении с мурексидом, 
например никеля, титрование в аммиачной среде ведут до изме
нения желтой окраски комплекса МНДгкР в фиолетово-голубую, 
присущую свободному индикатору при этом pH. Для ускорения 
реакции титрования процесс проводят при нагревании до •'~40°С.

Одним из наиболее широко применяемых в комплексоио- 
метрии индикаторов является эриохром черный Т, относящийся 
к азокрасителям и имеющий в молекуле хелатообразуюшие 
ОН-группы:

М -1 -I- Но У* =•• МУ- -ь 211

-СО можно обозначить как

Н.|[|к] 
красно-фио- 

лотовыи

р* Я  П,1тГ 1>Л Ц).'(
фноло-



Протон сульфогруппы в растворе диссоциирует практически на
цело. Последующее отщепление притонов от ОН ' -групп приводит 
к изменению цвета индикатора. Окраска эриохром черного Тза
висит от pH раствора:

I 1 1 РЛ' ' f,':i I к  llA' i I . ,4!,ln d  «- lilncM .• Ind'1 
винцо-крас голубой праиже-НЫЙ il ы й

Доминирующий в аммиачном растворе анион Hind2 взаимодей
ствует с ионами металла, образуя окрашенное в красный или 
фиолетовый цвет соединение:

М а|- +  H ind* . ► Mind f i l 1
юлубой красный

При титровании с эриохром черным Т » аммиачной среде вблизи 
точки эквивалентности процесс протекает по уравнению

M ind  -f H *Y2 -f N11:,.. M Y ' t H in d 2 +  NH.,1 (11.9)
красный !«луб,.й

В точке эквивалентности окраска раствора изменяется от красно
фиолетовой до голубой.

С эриохром черным Т окрашенные соединения образуют мно
гие (свыше 20) катионы, однако методами титрования могут 
быть определены лишь некоторые--их число не превышает де
сятка. Некоторые катионы, как, например, Hg2+, Cu2f, Fe:i~ 
и др., образуют с ним очень прочный комплекс и реакция типа 
(11.9) не происходит или протекает очень медленно. Расчетами 
и опытом установлено, что определяемый элемент с Y4 должен 
образовывать примерно на порядок более прочное соединение, 
чем с индикатором. Отклонения в обе стороны нежелательны, 
так как при небольшой устойчивости комплекса с индикатором 
титрование закончится преждевременно, а если разница в устой
чивости будет недостаточно велика, растворы будут перетитро- 
вываться. Практически с эриохром черным Т можно титро
вать Mg21, Cd2+, Zn2+, Pb2 + и другие катионы.

Водные растворы эриохром черного Т неустойчивы и при хра
нении разлагаются. Более устойчивы растворы близкого аналога 
эриохром черного Т — кальмагита, отличающегося отсутствием в 
молекуле группы NO2. Индикаторные свойства этих веществ 
практически одинаковы.

Для титрования в кислой среде используют индикаторы из 
числа некоторых трифенилметановых красителей. Многие катио-



ны (Рел+, Вг,+, Z r4+ и др.) можно титровать с помощью таких 
индикаторов, как ксиленоловый оранжевый или пирокатехино- 
вый фиолетовый. Применяют также специфические реактивы, 
образующие окрашенные соединения с определяемым ионом, 
как, например, сульфосалициловая кислота или тиоцианат при 
титровании Ре:; 1, тиомочевина при титровании Вг!+ и т. д. Общее 
число индикаторов комплексонометрии довольно велико. Инди
каторную погрешность титроваиия, возникающую из-за несовпа
дения концентрации в точке эквивалентности и в точке конца тит
рования, можно рассчитать следующим образом.

В  точке конца титрования общие концентрации определяемого иона с (АЛ) 
и титранта с (У )  будут равны:

с (М ) =  | М ] ' •+ |МУ| ;

г(У) =  | У Г  I |М У].
Или с учетом условных констант устойчивости

с ( М ) =  [М | '  f  Р ' | М | '| У Г  (11.10)
и

|УГ = . 1М1-1 = с<м> - И !' 11,
1 1 | М | т  |М | 'Р ' 1 '

Выражение для относительной погрешности титрования Л имеет вид

С(У)-С(М) IУ1' — I м г (|[12)
с{ М ) с (М ) ( '

Подставляем в уравнение (11.12) соотношения (11.10) и (11.11):

^ т _ ж _  , м | '
|М ) 'Р ' 1 1 _  С (М ) -  [М Г  | М | '

£ (м) <-м|М)Г С(М) •
Вблизи точки эквивалентности с (М )  >  |М ] ", поэтому е (М ) -  | М ) ' ~ с ( М )  

и, следовательно,

л = ____ 1 _ _  _ Ж _  Ш  13)|М '| | Г  с(.М) • (11.13)

Уравнение (11.13) показывает, что чем меньше условная константа устойчи
вости р' и концентрация определяемого иона с (М ) ,  тем больше погрешность 
титрования. Можно подсчитать, например, какое минимальное значение должна 
иметь условная константа устойчивости, чтобы катион М  концентрации 
10 2 моль/л можно было оттитровать с погрешностью, не превышающей ± 1 % .

I 10 ^
Подстановка цифр в уравнение (11.13) дает: 0,01 =   ̂ г- ■, --- —■—у  , откуда

Р ' =  1,0- Ю".

11.2.4. Практическое применение

Высокая устойчивость координационных соединений ионов 
металлов с У4” открывает принципиальную возможность титри- 
метрического определения большой группы катионов. В зависи
мости от устойчивости координационных соединений с титрантом 
и с индикатором, а также от других особенностей реагирующей 
системы применяют методы как прямого титрования, так и титро



вания по остатку и по замещению. Прямым титрованием с раз
личными индикаторами определяют М^2+', Са“+, 2п2+, С(12 + , 
РЬ2+, Со21', !\П21', Си2+, Ге'м' и другие элементы. Однако, не
смотря на кажущуюся простоту реакции образования координа
ционного соединения с комплексонами, многие элементы не могли 
быть определены прямым титрованием. Причиной являлось или 
отсутствие подходящего индикатора в тех условиях, в которых 
ион существует в растворе, или недостаточная скорость реакции 
комплексообразования при обычной температуре, или «блокиро
вание» индикатора в результате слишком высокой прочности 
комплекса катион-индикатор по сравнению с комплексом катион- 
комплексон или еще какие-либо особенности.

Довольно широкое распространение получили различные ме
тодики с использованием комплексоната магния. Устойчивость 
М^У2" сравнительно невелика (1б Р =  9,12) поэтому при титро
вании почти любой смеси катионов магний будет титроваться 
последним. Изменение окраски при титровании магния с эрио- 
хром черным Т фиксируется очень четко. Сочетание этих свойств 
было использовано для разработки нескольких методик.

В одной из них к раствору определяемого элемента перед тит
рованием добавляют небольшое и известное1 количество соли 
магния. Так как магний титруется последним, индикатор эриохром 
черный 'Г не изменит окраски, пока не будут оттитрованы все 
другие катионы, образующие более устойчивые комплексы. 
В другом варианте этой методики к анализируемому раствору 
перед титрованием добавляют некоторое количество комплексо
ната магния. Присутствующие катионы вытесняют магний из его 
комплекса и титрование будет закончено лишь после того, как бу
дут оттитрованы все катионы и последним магний. Расход 
титранта в этом случае будет связан только с количеством опре
деляемых элементов и не будет зависеть от количества введен
ного комплесоната магния. Логическим развитием этой методики 
является титрование по замещению при определении катионов, 
образующих очень устойчивые комплексы с индикатором (таких, 
как, например, Нйм , Си2+ и др. с эриохром черным Т) и тем 
самым блокирующих индикатор. При анализе таких катионов 
к раствору добавляют заведомый избыток комплексоната магния 
и выделившийся магний титруют обычным путем:

МкУ̂  ^Нйи*= ив +Мкй|
Широко используется в комплексонометрии и обратное титро

вание. К анализируемому раствору добавляют избыток титро
ванного раствора ЭДТА и не вступивший в реакцию избыток 
определяют титрованием солью магния или цинка. Методом об
ратного титрования определяют, например, Ь^2+\ А13+, Сг:,+ 
и др. Чаще всего это элементы, блокирующие индикатор или ре
агирующие с ЭДТА при обычной температуре слишком медленно. 
При определении медленно реагирующих с ЭДТА ионов алюми
ния, хрома и некоторых других после добавления к пробе избыт



ка комплексона раствор нагревают до кипения для более быстро
го протекания реакции комплексообразования и после охлажде
ния избыток ЭДТА оттитровывают в аммонийном буфере солью 
цинка с эриохром черным Т.

В настоящее время комплексонометричеекие методики разра
ботаны для анализа очень многих объектов. Для определения 
одного и того же элемента предложены десятки методик, разли
чающихся способом выделения определяемого элемента или мас
кировки метающих, условиями и способом собственно комплек- 
сопометрического титрования и другими особенностями.

Определение жесткости воды. Определение жесткости воды 
было первым практически важным применением ЭДТА в анали
тической химии. Жесткость воды, как уже отмечалось ранее, ха
рактеризуют молярной концентрацией эквивалентов кальция и 
магния (/,«■, =  % )  и выражают в ммоль/л. Содержание этих эле
ментов определяют прямым титрованием пробы воды в аммоний
ном буфере 0,01 М раствором ЭДТА в присутствии эриохром 
черного Т как индикатора и рассчитывают по формуле

с^ааНаУ) I/(Ы<ЫЬУ)2 • 1000 
1/(!ЬО)

где ^(Н^О) --объем воды, взятый для титрования, мл.
Тяжелые металлы предварительно осаждают в виде сульфи

дов или маскируют цианидом. Жесткость воды, обусловленную 
содержанием солей кальция, можно определить титрованием 
пробы с мурексидом в щелочной среде и далее по разности рас
считать жесткость, связанную с присутствием солей магния. Тит
рованию Д^2+ и Са2+ не мешает большое содержание ЫаС1, 
поэтому эти элементы можно комплексонометричееки определять 
в морской воде.

Определение Мд2' и Са2+ в различных растворах и мате
риалах. На результаты комплексонометрического титрования 
Мд2+ и Са24 в аммонийном буфере с эриохром черным Т не вли
яет содержание сахара, поэтому метод используют для определе
ния этих элементов в различных соках на сахароваренных за
водах и предприятиях пищевой промышленности. Комплексоно- 
метрически определяют кальций и магний в технологическом 
контроле на предприятиях бумажной промышленности (анализ 
сульфитных и других щелоков). При анализе известняка, доло
мита, магнезита, силикатов, цементов, руд и т. д. комплексоно- 
метрическое определение кальция и магния проводят, как и 
обычно, после отделения кремниевой кислоты и полуторных 
оксидов. Большое практическое значение имеют быстрые комп- 
лексонометрические методы определения Са2+ и М§24 в почвах, 
удобрениях, растительных и животных тканях, молоке, крови 
и т. д. Кальций в случае необходимости определяют титрованием 
в щелочной среде с мурексидом, а содержание магния рассчиты
вают по разности.



Комплексонометрический анализ различных сплавов, руд и 
концентратов. При комплексонометрическом анализе сложных 
объектов используют обычные приемы химического разделения 
(осаждение, ионный обмен, экстракция и т. д.) и маскировки 
(цианидом, фторидом, триэтаноламином, оксикислотами и други
ми реагентами), но почти все компоненты определяют комплексо- 
нометрическим титрованием. Например, при анализе сплавов 
цветных металлов, содержащих медь, свинец, цинк и алюминий 
(бронзы, латуни и т. д.), медь определяют иодометрически, а 
свинец и цинк — комплексонометрически после оттитровывания 
меди. Перед определением свинца цинк маскируют цианидом, 
алюминий — фторидом и титрование производят в присутствии 
соли магния. Затем демаскируют цинк, связанный в цианидный 
комплекс, раствором формалина и титруют ЭДТА.

Определение сульфата, фосфата и других анионов. Определе
ние многих анионов основано на осаждении их малораствори-. 
мых соединений титрованным раствором какого-либо катиона, 
избыток которого затем оттитровывается ЭДТА. Сульфат по 
этой методике определяют осаждением ВаБО* хлоридом бария 
и последующим комнлексонометричсским титрованием избытка 
ионов В а21г по специальной методике. Фосфат осаждают в ви
де М§ЫН4Р 0 4 и оставшееся в растворе количество магния опре
деляют комплексонометрически. Можно, разумеется, растворить 
осадок MgNH 4P 0 4  в кислоте и после, например, ионообменного 
отделения фосфата определить магний с помощью ЭДТА.

Анализ органических соединений. Общая идея комплексоно- 
метрического определения органических соединений состоит в ко
личественном выделении анализируемого вещества в виде соеди
нения с цинком или кадмием. После выделения можно комплек
сонометрически определить не вошедшее в реакцию количество 
ионов цинка или кадмия или найти их содержание в осадке. 
Например, 8-оксихинолин и его производные можно количествен
но осадить в виде цинковой соли и избыток ионов цинка в раст
воре определить комплексонометрически. Гексаметилентетрамин 
(СН2) еЫ4 в различных препаратах определяют осаждением ко
ординационного соединения состава | С с] 2 (С2112) в N 4 ] (8СН )4 при 
добавлении к пробе тиоцианата кадмия. В фильтрате после отде
ления осадка определяют содержание кадмия с помощью комп- 
лексона.

Физико-химические методы установления точки эквивалентно
сти в комплексонометрии. Различные физико-химические методы 
обычно используют для установления оптимальных условий тит
рования. Кроме того, с помощью физико-химических методов 
можно проводить определения элементов, для которых еще не 
найдены цветные индикаторы, а также определять несколько эле
ментов в одном растворе без предварительного химического раз
деления. Потенциометрическое титрование комилексоном выпол
няют с помощью ионоселективных электродов или используют 
инертные электроды из благородных металлов (Р£, Аи), реаги



рующие на изменения окислительно-восстановительного потен
циала систем. Например, в системе Ре'1*/Ре24 резкое изменение 
концентрации ионов Ре' 1 в точке эквивалентности вызывает ска
чок потенциала, легко фиксируемый экспериментально. С по
мощью биметаллической пары электродов платина --вольфрам 
можно титриметрически определять свинец, медь, цинк, никель, 
кадмий и другие элементы.. Широко применяют амперометриче
ское титрование ЭДТА для определения №24, Сс12+, РЬ24 
и др. Используют копдуктометрическое, фотометрическое, термо
метрическое и некоторые другие виды титрования комилексоном 
с физико-химической индикацией точки эквивалентности.

11.2.5. Общая оценка метода

Среди титриметрических методов, основанных на реакциях 
комплексообразования, наибольшее значение имеют реакции с 
применением комплексонов. Устойчивые координационные соеди
нения с комплексонами образуют почти все катионы, поэтому 
методы комплексонометрии универсальны и применимы к анализу 
широкого круга разнообразных объектов. Рабочие растворы 
устойчивы. Для установления точки эквивалентности имеется 
набор цветных индикаторов и разработаны физико-химические 
методы индикации: потенциометрические, амперометрические, 
фотометрические, термометрические и др. Точность титриметри
ческих определений составляет ~0,2...0,3 % . Методы комплексо- 
нометричсского титрования непрерывно совершенствуются. Син
тезируются новые типы комплексонов, обладающих повышенной 
селективностью, и новые индикаторы. Расширяются области при
менения комплексонометрии.

? в о п р о с ы

1. Вывести формулу для вычисления рВг при титровании 
0,1 М КВг 0,1 н. раствором Н ̂  (N О.») 2(/,Ки - '/г), если определяе
мое вещество оттитровано на 99,9; 100,0 и 100,1 %.

2. Как зависит величина скачка титрования от константы 
устойчивости комплексного соединения, температуры, концентра
ции и pH среды?

3. Вывести формулы для вычисления рСа при титровании
0.01 М СаСЬ 0,01 М ЭДТА, если определяемое вещество оттитро
вано при pH 10,0 на 99,9; 100,0 и 100,1 % .

4. В каком случае величина скачка титрования будет наи
большей и в каком --наименьшей, если титруют раствором 
ЭДТА: а) 0,01 М растворы М^ЭО,!, СоБСХ,, 2п$04 при pH 10;
б) 0,1 М и 0,01 М растворы ZnS0 4  при pH 11?

5. Почему комплексонометрическое определение ионов Со24', 
Zn2+, №2+, Сс12+ проводят в среде аммиачного буфера?

6. Почему определение катионов с зарядом 3+ и 4+ с по
мощью ЭДТА проводят в кислой среде?



7. В каких условиях (pH, температура, среда) следует прово
дить прямое титрование раствором ЭДТА при определении:
а) Са2̂  с мурексидом; б) Bi'4 с пирокатехиновым фиолетовым;
в) Си24 с ПАН; г) Zn24 с эриохром черным Т; д) F-V4 с сулЕ>- 
фосалициловой кислотой?

8. В каких условиях (pH, температура, среда) следует про
водить обратное титрование с использованием раствора ЭДТА 
при определении: a) Mri2+, если избыток ЭДТА титруют стан
дартным раствором ZnSCXi; б) S02~\ если избыток стандартного 
раствора ВаС1г титруют раствором ЭДТА в присутствии комплек- 
соната Mg2+; в) A li+, если избыток ЭДТА титруют стандартным 
раствором CuSC>4?

9. В каких условиях (pH, температура, среда) следует прово
дить титрование раствором ЭДТА по методу замещения: a) Ba2t 
в присутствии комплексопата Mg2'; б) AI' ' в присутствии ком- 
плексоната Mg24?

10. В чем сущность комплексонометрического определения 
ортофосфатов в удобрениях с использованием В i (NОз) î?

11. Как с помощью условных констант устойчивости учиты
вают pH при расчете кривой титрования комплексоном III?

12. Как с помощью условных констант устойчивости учиты
вают присутствие второго лиганда: а) цианида; б) аммиака 
при расчете кривой титрования комплексоном III?

13. Как с помощью условных констант устойчивости опре
делить оптимальные по pli условия титрования 0,01 М раствором 
ЭДТА: а) 0,01 М СаСЬ; б) 0,01 М MgCI,; в) 0,01 М SrCl2;
г) 0,01 М В а С12 ?

14. Как с помощью условных констант устойчивости опреде
лить оптимальные по с (NН.ч) при заданном значении pH усло
вия титрования 0,02 М раствором ЭДТА: 'а) 0,02 М ZnCb 
при pH 9,0; б) 0,02 М CdCh при pH 10,0; в) 0,02 М NiCb при 
pH 11,0; г) 0,02 М СоС1, при pH 10,0; д) 0,02 М C11CI2 
при pH 9,0?

15. Вычислить условные константы устойчивости комплексов 
с ЭДТА в присутствии цианид-иона или аммиака и оценить воз
можность раздельного титрования компонентов в смеси: a) Си24 
и РЬ24 при pH 11, pCN 1,0; б) Znu  и РЬ24 pH 10 pCN 2,0;
в) Си2*. Zn21' и РЬ2Н pH 10,0 pCN 1,0; г) C ir4 и Ca2f при 
pH 10,0; pNH-( 2,0; д) Cd24 и Mg2‘ при PH 11,0; pNH-,3.0;
е) Ni2h и Са24 при PH 11,0; pNH3 2,0.

16. Как провести последовательное комплексонометрическое 
определение компонентов смеси: a) FVi4~, А!4 ; б) ВГ , РЬ24';
в) Zn24', Mg2 + ; г) Г'е:!4, Са2+; д) Ni24, Mg2'4 ?

17. В чем сущность раздельного комплексонометрического 
титрования компонентов смеси с использованием маскирующих 
веществ: а) Си2 + , РЬ24 в присутствии KCN; б) Ni24', Fe,i+ в 
присутствии KF; в) Си24, Od 4 в присутствии Na^SsOn; г) Fe34, 
Ni24 в присутствии триэтаноламина; д) Cu2t, Zn24 в присутст
вии тиомочевины; е) Hg24, Zn24 в присутствии KI?



18. Построить кривые титрования по методу комплексообра- 
зования следующих соединений:

Вариант Определяемое1
вещество

Титрант Примечание

1 0.1 М  К В г 0,10 н. Н {N(.>3)2

— Чг
0.05 н. Н й (Ы О з ), (/,„„ =
=  7а)

Продукт реакции Н^Вг^

2 0,05 М  М Н45СМ Продукт реакции

3 0,02 М  СаС12 0,02 М Э Д Т А pH 12,0
4 0,01 М  С<Н1Ч03)2 0,01 М  Э Д Т А pH 10,0; б (N11 ( ) =  

=  0,05 мол ь/л
5 0,05 М  С о й 0 4 0,05 М  Э Д Т А pH 8,0; с (N11:0 =  

=  0,5 мол ь/л
6 0,02 М  СмС12 0.02 М  Э Д Т А pH 9,0, г (Ш Ь )= -  

=  0,2 мол ь/л
7 0,05 М  ГеС Ь 0,05 М  Э Д Т А pH 2.0
8 0,02 М М й 8 0 4 0,02 М  Э Д Т А pH 10,0
9 0,01 М  Р Ь ( Ж ) , Ь 0,01 М  Э Д Т А pH 5,0

10 0.05 М  БгСи 0,05 М  Э Д Т А pH 12,0
11 0,01 М  7.п50 4 0.01 М  Э Д Т А pH 9,0; с (N 11.|) —  

=  0,01 м Ш1 ь/л
12 0.02 М  N¡€12 0,02 М  Э Д Т А pH 10,0; с (N11:,) =  

-=0,2 моль/л
13 0,05 М  В Ц Ж )з )з 0,05 М  Э Д Т А pH 3,0

/ \  З а д а ч и

I. Какую массу смеси, содержащей 25% КВг, 65%  К О  
и 10 %  К N0.4, необходимо взять для анализа, чтобы на ее титро
вание было израсходовано 20,0 мл 0,1 и. (N0:02 (/>к» =  '/2)?

Примем на х г навеску вещества, влитую на анализ, тогда количество ве
щества К В г  и К О  составит:

я ( К В г )  =  , ; л ( к  (: I )100 М (К В г )  ’ ' ' 100 М (КС1)
В точке эквивалентности п ( К В г )  -+- п ( К С ! ) —  Н |^ ( N0:0 ¿ ) , где

,ч„ч ч , сСЛН8,(МО;,)^(Н^(ЫО.,)а)«( / - 1 N 0  ,)^ )= ------------- ------------------• ( .ледовател ми),

х-25 х ■ 65 ‘ I N<),)..)• V-' ( | й (N4
100 /VI (К В г )  +  100 М (КС1) " "  "  ""1000

После подстановки численных значений имеем:

х-25 х •65 0.10-20
100-119,0 1 100-74.55 1000

; х =  0,1848 I-

2. Растворением навески А1 (N0.0 .с п Н^О массой 1,703 г при
готовили 200,0 мл раствора и к 20,00 мл его прибавили избыток 
раствора № 2М£ ЭДТА. На титрование выделившегося М^2* 
израсходовали 17,45 мл 0,02507 М ЭДТА. Вычислить массовую



долю (% )  А1 (N0^):» в исходном препарате и сравнить его с тео
ретическим ДЛЯ Л I ( N 0;( )

Количество /г(.'-ЭДТА) , затраченное н;1 титрование, равно выде
ливш ихся в реакции замещ ении:

М к Э Д Т А "  {- А !1' =  Д1 ЭД ТА  ) М « ' ’ ,
а такж е  количеству алюминия гг (А111 ) в пробе:

п (Э Д Т Л ) =  гг(М К - "  =  п(/\\'- ).

П о  результатам титрования

Следовательно, е учетом разбавления мясажан доли ( % )  ш { Л 1 (N0:1) ,|) равна:

. . л н м о м  -  ̂ Н11АЩЭД151м (А1,ш ы . ж )'° 1001000 ’ 20,0 1,703

"■°2507' 17'45 .2,3 .00. 54 .73% .1000 ' 20.00 1,703
Сравнение е теоретическим содержанием Л 1 ( N ( ) г) . и соли Л1(КС ),).г9 !ЬС ), 
ранным отношению

/V/ (Д| (N0.1) 0 100 213.0- ИЮ
УИ ( А1 (N0:0.1 • 91 Ы ) )  37Г),!3 ■Г>0,78 %,

показывает, что содержание воды в анализируемом препарате больше, чем н 
девятиводном кристаллогидрате.

3. При анализе сточной воды к пробе объемом 100,0 мл до
бавили 25,00 мл 0,02 М ВаСЬ (Л’ 0,9816) при нагревании. 
Избыток ВаСЬ оттитровали в присутствии аммонийного буфера, 
содержащего комплексонат магния, и эриохром черный Т, затра
тив 17,00 мл 0,02 М ЭДТА (/(=1,018). Вычислить концентра
цию ионов БО^”  (г/л).

В  точке эквивалентности справедливо сот  ношение

п (8 0 /  ) =  п (ВаС1а) - и (Э Д Т А )
Вы разим  количество эквивалентов ЭО^ , Ва(Д> и Э Д Т А  через данные, приве
денные п условии задачи, а концентрацию $Оц обозначим через х т/л:

лМОО с (В а С Ь )/ (- У  (ВаС12) с (Э Д Т А ) К - V  (Э Д Т А )
Ю О О Л П Я О Г ) 1000 1000 ;

_  с (В а (Д 2) К- V (В а С !* ) — с (Э Д Т А ) К- V (Э Д Т А ) м  ^  1000
- И ( ч>' ) •1000 • ' 100,0

После подстановки численных значений получаем:
0,02-0,9810-25.00 —  0,02- 1.018-17.00 1000 , , „

-%Д )Ь-г7Б77Г==0.1.390 т/л.1000 ' 100,0
4. Какую массу металлического цинка необходмо растворить 

в НаБО« для приготовления 250,0 мл 0,01 М раствора 2п504? 
Ответ: 0,16 г.



5. Определить молярную концентрацию, титр и титр по опре
деляемому веществу 7’Л/Н рабочего раствора А по результатам 
титрования навески установочного вещества С.

Вариант
Рабочий раствор А Установочное вещество С Определяе

мое веще
ство Вформула объем, мл формула навеска, г

1 Н 8 (Ы О я) 2 19,31 ЫаС1 0,0610 К В г2 № * Н 2Э Д Т А 18,46 2п 0,0131 Со3 ^ 2н 2э д т а 20,15 С а (Ю 3 0,1035 С аО

Ответ: 1) 0,02703; 0,008774; 0,006433; 2) 0,01085' 0 004039* 
0,0006394; 3) 0,05132; 0,01910; 0,002878.

6. Какую массу Со(Ы03)2*6Н20, содержащего около 7 %  
индифферентных примесей, следует взять для анализа, чтобы 
на ее титрование потребовалось около 10,0 мл 0,1 М, ЭДТА5 
Ответ: 0,31 г.

7. Какую массу металлического цинка (99,99%) следует 
взять для приготовления 100,0 мл раствора, чтобы на титрование
20.00 мл его расходовалось 20,00 мл 0,2000 М ЭДТА Ответ- 
1,31 г.

8. Какую массу силиката, содержащего около 20% А120 3, 
следует взять для анализа, чтобы после сплавления, соответ
ствующей обработки пробы и добавления избытка !Ма2Мд ЭДТА 
алюминий был оттитрован 10,0 мл 0,1 М ЭДТА. Ответ: 0 25 г

9. Рассчитать массу смеси, содержащей 45,00 %  КВг\ 
48,00% 1МаВг и 7,00% индифферентных примесей, чтобы при 
меркуриметрическом титровании ее было израсходовано 21 25 -мл 
0,04966 н. Не (ЫОз)а ( и  =  7г). Ответ: 0,1267 г.

10. Какая масса ртути содержалась в 250,0 мл раствора 
если после прибавления к 50,00 мл его 25,00 мл 0,01000 М ЭДТА 
избыток последнего оттитровали 10,50 мл 0,01000 М М?ЯО„> 
Ответ: 145,4 мг.

11. Раствор солей кальция и магния разбавили водой до
100.0 мл. Па титрование 20,00 мл аликвоты с эриохром черным 
Т израсходовали 18,45 мл 0,01020 М ЭДТА, а на титрование та
кой же аликвоты с мурексидом затратили 8,22 мл ЭДТА. Ка 
кая масса Са и содержалась в исходном растноре? Ответ' 
0,0168 г Са; 0,0127 г Мд.

12. Какая масса К(-N содержалась в 500,0 мл раствора, если 
на титрование 20,00 мл его до появления неисчезающей мути 
затрачено 20,05 мл 0,1215 М А^^Оз? Учесть образование в точ
ке эквивалентности комплекса А£(СЫ )2 , в соответствии с этим 
принять для молярной массы эквивалента М (2К<'N> Ответ- 
7,932 г.



13. На титрование 20,00 мл раствора NiCb израсходовано 
21,22 мл 0,02065 М ЭДТА. Определить концентрацию (г/л) ра
створа соли никеля. Ответ: 2,840 г/л.

14. Определить Концентрацию (г/л) раствора B i(N 03)3. если 
на титрование 20,00 мл его израсходовано 17,26 мл 0,06905 М 
ЭДТА. Ответ: 23,54 г/л.

15. На титрование 20,00 мл раствора H g(N03h  после добав
ления избытка Na2M g3/JJA  и протекания реакции замещения

МяЭДТА*- + = Hg ЭДТА“ ' + Mg*1

затрачено 19,85 мл 0,05 М ЭДТА (К  =  1.055). Вычислить кон
центрацию (г/л) раствора Hg(NO:))2- Ответ: 16,99 г/л.

16. На титрование 25,00 мл раствора Ba (N 0 3X> в присутствии 
Ыа2М£ЭДТА затратили 18,05 мл 0,1 М ЭДТА {К  =  0,9878). 
Вычислить концентрацию (г/л) исследуемого раствора Ba(N 03)2.
Ответ: 18,64 г/л.

17. Какая масса натрия содержалась во взятой пробе раство
ра, если после осаждения его в виде NaZn (U 0 2):j (СН3СООЬ*
• 6Н20 полученный осадок отделили, растворили и оттитровали 
цинк 20,85 мл 0,0! М ЭДТА (/( =  0,9194)? Ответ: 441 мг

18. При определении железа в сточной воде объемом 200,0 мл 
его окислили до трехвалентного, осадили аммиаком, отделили от 
раствора и после растворения в НС1 оттитровали 5,14 мл 
0,005 М ЭДТА { К —  1,101). Найти общую концентрацию (мг/л) 
железа в воде. Ответ: 7,90 мг/л.

19. Стандартный раствор хлорида магния приготовили раст
ворением 0,1065 г чистого оксида магния в соляной кислоте, 
раствор разбавили и довели водой до 250,0 мл в мерной колбе. 
Пробу приготовленного раствора объемом 20,00 мл использовали 
для стандартизации раствора ЭДТА и титровали при pH 10,0. 
На титрование израсходовали 19,75 мл раствора ЭДТА. Вычис
лить концентрацию (моль/л) раствора ЭДТА. Ответ. 0,01070 
моль/л.

20. К 10,0 мл раствора NiCh добавили дистиллированную 
воду, аммиачный буферный раствор и 20,0 мл 0,01085 М раство
ра ЭДТА. Избыток ЭДТА оттитровали 0,01292 М MgCb, на 
титрование израсходовали 5,47 мл. Рассчитать исходную кон
центрацию (г/л) раствора NiCU- Ответ: 1,897 г/л.

21. При анализе пробы производственных сточных вод объе
мом 100,00 мл сульфат-ионы осадили раствором хлорида бария, 
осадок сульфата бария отфильтровали, промыли и растворили 
в 30,00 мл 0,025 М ЭДТА ( К =  1,001). Избыток ЭДТА оттитро
вали 15,00 мл 0,025 М хлорида магния (/( =  0,9987). Опреде
лить концентрацию S 0 4 _ -hohob  ( м г / л ) .  Ответ: 361 ,4  м г / л .

22. Для определения содержания сульфат-ионов в воде ми
нерального источника к 150,0 мл се прибавили 25,00 мл 0,1115 М 
ВаС12- Не фильтруя осадок BaS04, добавили к смеси аммоний
ный буфер, содержащий комплексонат магния, и оттитровали



14.00 мл 0,01242 М ЭДТА. Вычислить концентрацию сульфат- 
ионов (мг/л). Ответ: 67,16 мг/л.
опп2п' ПрИ 0ПРеделе,жи карбонатной жесткости на титрование
200.0 мл воды израсходовано 10,25 мл 0,1 М НСI (/( =  0 9845) 
При определении общей жесткости на 100,0 мл той же воды из
расходовано 15,12 мл 0,05 М ЭДТА (/(-0,8918). Вычислить 
карбонатную, общую и постоянную жесткость воды (ммоль/л) 
принимая молярную массу эквивалента М2+ равной М ( ' /оМ2Ч ’ 
Ответ: 5,05, 13,48 и 8,43 ммоль/л.

24. Вычислить массовую долю (% )  броса в техническом бро
миде натрия, если на титрование раствора, полученного из на-

0,5,5/6;) его’ израсходовано 21,20 мл 0,2500 н. 
Hg(JNU3j2 (/’; » — /г)- Сравнить с теоретическим. Ответ: 76 04%- теор. 77,66%. ’ 70 ’

25. Для определения хлоридов навеску кальцинированной со
ды массой 1,652 г растворили в воде и объем довели до 100 0 мл. 
На титрование пробы 20,00 мл полученного раствора после’нейт
рализации азотной кислотой затратили 18,38 мл 0,01 н H g (N 03)2 
(/«в — /г) (/С =1,075). Вычислить массовую долю (% )  хлоридов 
в пересчете на NaCI в исследуемом образце. Ответ: 3,49%.

26. Из навески ВаСЬ-2Н20  массой 1,099 г приготовили
100.0 мл раствора, к 20,00 мл которого добавили Ыа^М^ЭДТА
о п , о Ж Т Тел “ бРазовавшейсн смеси затрачено 17,65 мл 0,05085 М ЭДТА. Вычислить массовую долю (% )  ВаС12 в образ
це - полагая что при титровании бария в присутствии магния 

(иа) п (ЭД1А). Сравнить рассчитанное значение с теорети
ческим для ВаС12-2Н20. Ответ: 85,00%; теор. 85,25%

27. Для определения суммы лантаноидов в фосфорсодержа
щем материале взяли навеску массой 0,2043 г. После растворе
ния ее и отделения мешающих ионов раствор оттитровали из 
микробюретки 1,82 мл 0,01078 М ЭДТА с ксиленоловым оранже
вым. Рассчитать массовую долю (% )  суммы лантаноидов в про
бе в пересчете на лантан. Ответ: 1,33%.
Dh 2 м КаЧ?Я массовая доля (% )  свинца в тройном сплаве 
FD-l\la — К, если навеску его массой 2,885 г растворили и ра
створ разбавили до 250,0 мл, а затем 25,00 мл этого раствора 
оттитровали 12,28 мл 0,1 М ЭДТА ( *  =  1,086) с ксиленоловым 
оранжевым. Ответ: 95,78%.

29. Растворением навески H g( N03)2 ■ п Н20 массой 0,7634 г
К 25,00 мл которого прибавили50,00 мл 0,01007 М ЭД1А. На титрование избытка ЭДТА из-

fV )n78 м  2 n Sa "  Вычислить массовую долю (/о) Hg(NO.j)2 в образце, определить число молекул воды 
в кристаллогидрате. Ответ: 94,73%; п — \.

30. Навеску удобрения массой 2,503 г обработали минераль
ной кислотои и объем полученного раствора довели до 250 0 мл 
осадок отфильтровали; 50,00 мл фильтрата поместили в мерную 
колбу вместимостью 100,0 мл, туда же добавили 25,00 мл 0,1 М

1 ( INU;j) з (Д — 0,9789) и довели раствор до метки.



В результате взаимодействия ортофосфорной кислоты с 
ВКЖ )з)з образовался осадок В1Р04 в соответствии с реакцией 

В I ( 1МОз)д +  Н ;,Р0 4 =  В1РО< , +  ЗН М 0 3

который вновь отделили фильтрованием. В 50,00 мл фильтрата 
оттитровали избыток ионов Вг 1 15,00 мл 0,05 М ЭДТА (А 
=  1 001) в присутствии пирокатехинового фиолетового. Опреде
лить массовую долю (% )  Р 20* в удобрении. Ответ: 13,41%.

31. В процессе отмывки теплоэнергетического оборудования с 
помощью комплексонов получают растворы, содержащие комп-
лексонаты железа и меди.

Пробу 50,00 мл такого раствора обработали концентриро
ванной НЫОз при нагревании для разрушения комплексонатов 
металлов и комплексона, остаток разбавили в мерной колбе до 
объема 100,0 мл. В 25,00 мл разбавленного раствора железо 
осадили аммиаком, осадок гидроксида отделили, растворили в 
соляной кислоте и оттитровали ЭДТА с сульфосалициловои кис
лотой. Аммиачный фильтрат после отделения гидроксида жеДеза 
собрали и оттитровали раствором ЭДТА с индикатором ПАР 
для определения содержания меди.

Результаты титрования железа и меди приведены в таблице.

Вариант
Титрование железа Титрование меди

V (ЭД ТА ), мл с (Э Д Т А ), м<"п.. л V (ЭД ТА ). мл с (Э Д Т А ). моль/л

1 12,18 0,01021 16,11 0,01021
2 10,92 0,01095 14,15 0,01095
з 11,62 0.02516 15,81 0,02516
4 15,41 0,02498 19,14 0,02498
5 12,62 0,01203 16.17 0,05013
6 10,35 0,01142 15,26 0,05212

Вычислить концентрацию (г/л) железа и меди в исследуемом 
растворе. Ответ: 1) 0,5556 г/л Ре; 0,8362 г/л Си; 2) 0,5342 г/л 
Ре; 0,7877 г/л Си; 3) 1,306 г/л Ре; 2,022 г/л Си; 4) 1,718 г/л Ре; 
2,413 г/л Си; 5) 0,6460 г/л Ре; 4,136 г/л Си; 6) 0,5281 г/л Ре;
4,043 г/л Си. _

32. В ы ч и с л и т ь  массовую долю (% )  СаСОз и МдСО,; в из
вестняке, если после растворения 1,000 г его получили 100,0 мл 
раствора, на титрование 20,00 мл которого для определения сум
мы Са и М£ затратили 19,25 мл 0,5140 М ЭДТА, а на титрова
ние Са в отдельной пробе (20,00 мл) израсходовали 6,25 мл того 
же раствора ЭДТА. Ответ: 16,10% СаСОз; 28,15% М^СОз-

33. Навеску удобрения массой 4,026 г разложили действием 
минеральной кислоты и объем раствора довели до 250,0 мл. Про
бу 50,00 мл фильтрата после удачения нерастворимого остатка 
нейтрализовали ЫаОН до появления мути, добавили ацетатный 
буферный раствор до pH 4,6 и довели до объема 250,0 мл. Для 
определения кальция пробу 25,00 мл полученного раствора от



титровали 10,02 мл 0,05121 М ЭДТА с флуорексоном. На титро
вание такой пробы раствора с хром темно-синим для определе
ния суммарного содержания кальция и магния израсходовали

гч М“»/ Сл °  же РаствоРа ЭДТА. Вычислить массовые доли (% )  
С.аО и / % 0  в удобрении. Ответ: 35,75% СаО; 20,80% М^О.

34. В процессе анализа каолина навеску его массой 0,5108 г 
сплавили с Ыа2С 03 и № 2В4 0 7, плав растворили в разбавленной 
н и  и объем раствора довели до 250,0 мл. Пробу 100,0 мл раствора 
централизовали, добавили уротропин, отфильтровали выпавшую 
в осадок кремниевую кислоту, промыли теплым раствором уро-

11 |,Р,шыт|Ь1е но^ы оттитровали 10,16 мл
О,Ш 5040 М ЭДТА с индигокармином я присутствии 20 %-ного
, о> Вы,,ислит|> массовую долю (% )  СаО в каолине. Ответ:
■ А I % .

35.̂  Из навески образца массой 3,924 г, содержащей свинец, 
магнии, цинк и индифферентные примеси, приготовили 250,0 мл 
раствора. К пробе раствора объемом 25,00 мл добавили цианид 
для связывании цинка в комплекс Ип(СЫ )42 ; оставшиеся в 
растворе магний и свинец оттитровали 20,42 мл 0,05037 М 
*- ДГА. -Зак'м в эгом же растворе замаскировали свинец с по- 
^ ? Т1{̂ .Ь.К1 2,3-димеркаптопроианола и выделившийся при этом 
ЭДТА оттитровали 18,47 мл 0,01012 М М ёС12. Для демаскиро
вания цинка к той же пробе прибавили формальдегид:

/[]((,N 14 +  4НСО Н  + 4ПгО =  /п * 1 +  4 Н О С Н гСЫ +  40Н

и выделившийся цинк оттитровали 15,07 мл 0,05037 М ЭДТА. 
Вычислить массовые доли (% )  свинца, магния и цинка в об
разце. Ответ: 9,87% РЬ; 5,21% М^; 12,65% 2п.

36. После растворения в азотной кислоте навески латуни 
массой 4,012 г осадок мстаоловяниой кислоты отделили, а из 
фильтрата и промывных вод приготовили 500,0 мл раствора. На 
титрование суммы свинца, цинка и меди в пробе объемом
10,00 мл̂  израсходовали 49,29 мл 0,025 М ЭДТА (/(=0,9613).
В другой порции объемом 25,00 мл раствора замаскировали 
медь тиосульфатом натрия и на титрование свинца и цинка за
тратили 21,33 мл того же раствора ЭДТА. В третьей порции 
раствора объемом 100,0 мл замаскировали медь и цинк цианидом 
и на титрование свинца израсходовали 10,26 мл ЭДТА той же 
концентрации. Определить массовую долю (% )  компонентов ла
туни. Ответ: 6,37% РЬ; 14,70% Zn; 77,57% Си.

„37. Навеску феррита, состоящего из Ре20 3, N¡0 и А120 3, мас
сой 0,5192 г растворили, отделили железо экстракцией эфиром 
в виде купфероната и приготовили 100,0 мл раствора. Для опре
деления суммы никеля и алюминия в пробе объемом 20 00 мл к 
ней добавили 50,00 мл 0,05 М ЭДТА {К  =  0,9815), избыток кото
рого оттитровали 18,12 мл 0,05 М 1п$04 (К  =  1,071), Затем в 
той же пробе замаскировали алюминий с помощью КК и на тит
рование выделившегося ЭДТА затратили 16,48 мл того же раст



вора гп504. Определить массовую долю (% )  оксидов в феррите. 
Ответ: 13,44% Ге2Оз; 43,23% N¡0; 43,33% АЬ̂ Оз-

38. Раствор, полученный из навески феррита состава 
Ре20 (--Ва0 массой 0,3822 г, пропустили для отделения железа 
через колонку с анионитом. Полученный раствор нейтрализовали 
до pH 10 0 ввели 25,00 мл 0,025 М ЭДТА (К  =  0,9816), избыток 
которого оттитровали 0,02 М М^СЬ (/(=1,096) с индикатором 
эриохром черным Т, затрачивая 20,92 мл. Вычислить массовые 
доли (% )  оксидов в феррите. Ответ: 6,18% ВаО; 93,82% Ре20 ;(.

39. Раствор, приготовленный из навески феррита состава 
Ре20 ;5 N¡0—СоО массой 0,6018 г, пропустили через сильноос
новной анионит и применили для разделения элементов следую
щие элементы: в 9 М НС1 на анионите удерживаются соедине
ния железа и кобальта, в 4 М НО  происходит вымывание 
кобальта, а в 1 М Н О  — вымывзние железа. В результате раз
деления получены растворы ионов, которые были оттитрованы 
комплексонометрически. При этом на титрование никеля было 
затрачено 19,53 мл 0,05 М ЭДТА (/(=1,102), на титрование 
кобальта -  4,81 мл 0,01 М ЭДТА (К  =  0,9906). Определить мас
совые доли { % )  оксидов в феррите. Ответ: 13,36% N10; 0,59%
СоО; 86,05% Ре2Оэ.

40. Вычислить объем пробы, который надо взять на анализ из 
раствора, содержащего 0,67 г/л свободного комплексона III и 
некоторое количество его комплекса с железом, если на титро
вание этой пробы в присутствии ксиленолового оранжевого 
при pH 1,0 будет затрачено 20,0 мл 0,01 М В 1 ^ 0 э)з- Ответ:
100,00 мл.41 Какую массу препарата, содержащего 25% люминала 
С|2Н|2̂ Оч (М =  232,24 г/моль), надо взять для проведения 
анализа по следующей схеме; после растворения навески в ще
лочном растворе люминал следует осадить виде 
Нет (С ¡«»Н,, N20-0 2 добавив уксусную кислоту для нейтрализа
ции и *50,0 мл 0,01 М Нё (С104)̂ ; полученную смесь довести до 
объема 100,0 мл, отфильтровать от осадка, из фильтрата взять 
пробу 20,0 мл, добавить к ней №гМв ЭДТА в избытке и оттитро
вать 10,0 мл 0,005 М ЭДТА с эриохром черным Т в аммониином 
буферном растворе. Ответ: 0,46 г.

42. Для определения свободного комплексона III в присут
ствии его комплексов с железом и медью в растворах, получен
ных в ходе отмывки поверхности нагрева котла от солевых отло
жений, применили титрование пробы 50,00 мл при pH 4...4,5 
раствором сульфата меди в присутствии индикатора ПАР. Ре
зультаты титрования нескольких проб приведены в таблице.

Проб;) V (СивО,),
мл

с (Си8О0. 
чиль/л

Проба 1/ (Си.ЧО,),
М.'|

с (Он йО|), 
М 0-1 ь/л

1
2

10,15
16,41

0,05081
0,02542

3
4

20,18 
1 1,47

0,01019 
0,21 12



Вычислить концентрацию (г/л) свободного Ыа2Н2ЭДТА в 
4 ) 7 63О0 г/л Гф 0твет: 1} 3’486 г/л; 2> 2*75э г/л; 3) 1,383 г/л;

гппрт.уДЛЯ К° " ТрШ,1Я хода отмывки поверхности нагрева котла от солевых отложении с помощью комплексопа определили содеп-
—  ; ^ ОГО к™ « о н а  I I I  В присутствии его комплекса^- 
Ш п п 'п  титровали последовательно ряд проб объе
мом 50,00 мл, подкисленных азотной кислотой до pH I исполь- 

В качсстве титранта раствор нитрата висмута в присут- 
™ ы  вКГб л и ц ё ОВОГО Ора,,жевого- Результаты титрования приве-

Про ба 1 Проба 2 Проба 3

мл
с (B i (NO-j).i). 

мил i »/л
^(Bi(NO,).,),

мл
г ( Bi ( NO-,).,).

MOJI I,/j¡
l7! Bi ( NO.-,).,).

МЛ
<' 1 Bi ( NO.,).i).

MOJI I>/;|
I.

II.
I I I .

19,50
12,18
16,91

0,002009
0,005162
0,002517

9,65
10,49
14,12

0,002009
0,005162
0,002517

4,82
5,11
0,84

0.002009
0.005162
0.002517

гппл Х° Д0М отмывки пУтем расчета концентрациисвободного комплексна Na2H2ЭДTA (г/л) в трех последова
тельных пробах. Ответ: I. I) 0,2634 г/л; 2) 0 1304 г/л- 3) 0 0651 
г/л; II. 1) 0,4228 г/л; 2) 0,3641 г/л; 3) 0, 774 7/л- 1П 1 0 2862 
г/л; 2) 0,2390 г/л; 3) 0,0142 г/л. 7 } 0,2862
м — \ пл%КоаЯ / Macca миндальной кислоты С6Н5СО(ОН)СООН М .304,32 г/моль содержится во взятой пробе, если в ходе ана
лиза осадили Си СвНвСН(ОН)СОО]а. осадок растворили и oí-

Тр З д а mZ e r :  K ’f  “  М  Э Д Т А  в " Р - У - т п и „  „ у .

10,00 “ Л исслеДУем°го раствора, содержащего пиридин, 
Й Н "  спиртовом раствор CdCI2. Выпавший осадок 
, г Дг5Н5̂ Ь С 12 отфильтровали, растворили и оттитпоняпи
15,25 мл 0.01 М ЭДТА (*  =  0.9918, с Р,рио*ром ^ р н Г Т в  
аммониином буферном растворе. Вычислить концентрацию (г/л) 
пиридина в исходном растворе. Ответ: 2 393 г/л
п „ Л ^ ,аВеСКУ-МЖ СКОГО п1)е,,аРата*Содержащего хинингид- 
К  * Г С0И растворения разбавили водой до50 0 0  мл. Из пробы 20 00 мл раствор, в ацетопо-бензоль.юй 
среде осадили (д, (C!0II24N A )  С12■ (CH:iCOCH:i) Осадок от-
0 05000ОВМ ИЧ л Т А ВОРИЛИ В аммиаке и оттитровали медь 
10 7? ! ,  R °  "Р^У’гствии мурексида, израсходовав
ш  =  ?94 49 /ИСЛИТ1) масс0вую ДОЛЮ ХИ!1Ина С2„Н24 N-гО,л-1 Хл г/моль) в медицинском препарате. Ответ: 83 83%
ишжмр паВГ У Пр0бЫ’ состоящей из акрилонитрила и его полимера, растворили в метаноле,, содержащем BK3O(C>N0* в 
качестве катализатора. К раствору добавили /п2 г Hg(CH:)CÓO) 2.



По окончании реакции:
НаС =  С Н — С ^  +  И к (0 Н ;1( Ю О Ь  +  С Н 3ОН =  Н яС— ОСНа— 011— СЫ + С !( ,С О О Н

н^сихоо
к раствору добавили аммонийный буфер и комплексонат цинка 
Ыа22п ЭДТА. Образующиеся в результате реакции между избыт
ком ионов ртути (II)  и комплексонатом цинка ионы цинка (II) 
оттитровали V мл раствора ЭДТА с концентрацией с. По дан
ным таблицы рассчитать массовую долю (/0) мономерного акри- 
лонитрила СН2=СНСЫ (М -  53,03 г/моль).

В ¡1 риаш ш |, г /)/:>. 1 V (»ДТД).
мл

с (ЭД ТА ),
МОЛ 1./.1

| 0,5036 0,1593 5,25 0,5017
2 0,8219 0,2361 8,19 0,04895
з 0,9810 0,2519 16.21 0,02512
4 0,4812 0,4014 18,1 Г) 0,02016
5 1,244 0,8195 19,48 0,05121
в 1,162 0,9218 20,82 0,04962

Ответ: 1) 2,49%; 2) 2,19%; 3) 2,07%; 4) 9,86%; 5) 6,71%;
6)11,34%. г ' и м п с М _48. Для определения содержания кофеина иНюГМ^иг и« и
=  194 19 г/моль) в медицинском препарате навеску массой
0 4882’г растворили и довели объем до 50,00 мл. После отделения
с о п у т с т в у ю щ и х  компонентов отобрали пробу 20,00 мл и добавили
25.00 мл 0,02000 М КВЩ  и таким путем осадили кофеин по реак
ции

(ОЛн^о^н1 + ви4 (<:«Пи̂ .,()0НН|14|
Осадок отфильтровали, фильтрат разбавили до 40 00 мл и в

20.00 мл его оттитровали избыток висмута и ,85 мл идлиии  ̂
ЭДТА до исчезновения желтой окраски К В111. Рассчитать мас
совую долю (% )  кофеина в препарате. Ответ: 10,24/,.

Г л а в а  12 
ТИТРОВАНИЕ ПО МЕТОДУ ОСАЖДЕНИЯ

12.1. АРГЕНТОМ ЕТРИЯ

Перед изучением этой главы необходимо повторить материал 
об осаждении и растворении малорастворимых соединении

^  Наиболее важными требованиями, которые предъявляются 
к реакциям осаждения в титриметрическом анализе, являются 
следующие: достаточно малая растворимость осадка и быстрое 
его образование при добавлении титранта, минимальное со-



осаждение примесей и наличие индикатора, позволяющего фик
сировать конец реакции.

Из методов осаждения наибольшее практическое значение 
имеют методы, основанные на осаждении нитратом серебра (ар
гентометрия) и нитратом ртути (I) (меркурометрии).

Аргентометрические методы применяют для определения кон
центрации главным образом галогенидов, например хлорида:

А В ' + С 1  =  А уС |

Основными рабочими растворами аргентометрии являются 
растворы нитрата серебра, хлорида натрия и тиоцианата кадия 
или аммония. Хранят раствор Ад1Ч03 в склянках из темного 
стекла, так как на свету соли серебра неустойчивы Точную 
концентрацию раствора АёЫ03 обычно устанавливают по ЫаС1

Растворы ЫаС1 и КБСМ {или Ы Н^СМ ) готовят из перекри-
мыл?г’3м?анных пРепаРатов- Точную концентрацию КЯСЫ (или 
1\Н4ЬС1\) устанавливают по титрованному раствору А^ЫО(.

12.1.1. Кривые титрования

Кривые титрования в аргентометрии обычно строят в координа
тах р Ag V, где р Ад — взятый с обратным знаком логарифм 
концентрации ионов Ag , V — объем титранта. В качестве тит-
ранта выступают А̂ МО.-, или КЗСЫ, может быть взят также ра- 
створ ]Ч| ¿1 I.

Рассчитаем кривую титрования 100,0 мл 0,10 М раствора 
Раствором 0,10 М АгЫ03, принимая для простоты расче

тов, что объем раствора при титровании не изменяется и разни
ца между активностью и концентрацией ионов несущественна.

В водном растворе №С1 диссоциирован нацело, поэтому 
концентрация хлорид-ионов С1 в начальной точке кривой титро
вания, когда титрант еще не добавлялся, равна концентрации 
N301, т. е. 0,10 моль/л и р С1 =  1,00.

Добавление 1,00 мл раствора А^ЫОэ к №С1 вызовет образо
вание осадка А^С1 и концентрация хлорид-ионов СГ" в растворе 
уменьшится Равновесные концентрации ионов в растворе будут 
равны. [Ай ] — х, [С1 ] = 0,099 +  *. В соответствии с прави
лом произведения растворимости [А^4-] [С1"'] =  1 78-10“ 1(1 
моль/л можно записать: х (х + 0,099) =  1,78-10" '°, откуда * =
=  ^  1 ~  ’ 0,099— =  1'8’ 10""9 моль/л, или р Ад =  8,74. До
бавление 90,0 мл раствора AgNOз свяжет примерно 90% хлори
да в осадок AgCI и в растворе останутся равновесные концент
рации [Ае+ ]:= * и [С1~] =  0,01 + х. Из ПР получаем: х =

[А& ] 1 о. ю~2 =  1.78-10 8 моль/л, что соответствует
рАё =  7,74. Если добавить 99,0 мл АдШ з, то концентрации 
ионов в растворе будут равны: [А§+] =  [С1~] =  1,0-10“ 3 +
+ *, откуда * =  |Ае+] =  =  1,7 8 . 10-7 моль/л или
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Рис. 12.1. Кривые аргентометрического тит
рования:

1 _  NaC!; 2 — N aBr; 3 —  Nal

цен-

pAg =  6,74. После добавле
ния 99,9 мл раствора AgNO! 
в анализируемом раство
ре останется примерно толь
ко 0,1 %  взятого для тит
рования количества хлорида, 
т е. в растворе будет
[Аё41 = * ,  1СГ1 =  10-1 +

1,78• 10 ' 10 .
+ х и х =  Т о Л о ^ = 1 ’78Х
X  Ю_6 моль/л, откуда р Ag =  
=  5,74. При добавлении
100,0 мл раствора AgNOз 
достигается точка эквива
лентности, в которой кон- 

таиии ионов Ag', и С1~ одинаковы: [Agi ] = [CI ] = 
=  /1 78-10_|и =  1,33-10 '5 моль/л и pAg =  4,88. Избыток в 
0 10 мл раствора АдЫОз сверх эквивалентного приводит к концен
трации [Ац+] =  Ю-4 +  х и [СГ1 =  *, а так как 1,0-10 , 
то [Ае+] =  1,0-10-4 моль/л и pAg =  4,0. Избыток в 1,00 мл 
раствора Ag^IOз дает [А^4"] =1,0-10 3 моль/л и р ^  =  3,0. 
Результаты проделанных расчетов представлены графически на 
рис. 12.1. Кривая аргентометрического титрования, как показывает 
этот рисунок, сохраняет традиционный вид. Сначала от первых 
капель до оттитровывания 90% имеющегося хлорида pAg изме
няется всего на одну единицу, затем то же изменение р Ag вызывает 
только 9,0 мл раствора AgNOз, а в области точки эквивалентности 
наблюдается скачок титрования. Добавление 0,2 мл раствора 
AgNOз в этой области (от 99,9 до 100,1 мл) вызывает изменение 
pAg от 5,74 до 4,00, т. е. почти на две единицы. Величина скачка 
титрования возрастает с увеличением концентрации реагирующих 
веществ и с уменьшением температуры, так как понижение тем
пературы вызывает уменьшение ПР. Зависимость величины скачка 
титрования от ПР можно проследить, если рассчитать область 
скачка титрования для реакции взаимодействия АдЫОз с броми
дом и иодидом натрия. Результаты расчетов также представлены 
на рис. 12.1, где наглядно видно увеличение  ̂скачка титрования 
с уменьшением ПР соли серебра, образующейся при титровании.

12.1.2. Индикаторы

В аргенометрии применяют различные способы установления 
точки эквивалентности как с помощью индикаторов, так и без
них. ,, п о

Метод равного помутнения. Идея метода предложена 1еи-
Люссаком. При титровании хлорида по этому методу вблизи
точки эквивалентности отбирают небольшие порции прозрачного
раствора и добавляют к одной порции AgNOз, а к другой N30.



Если достигнута точка эквивалентности, помутнение в обеих пор
циях будет одинаковым. В недотитрованных растворах помутне
ние будет происходить только при добавлении AgNOз, а в пере- 
титрованных — при добавлении ЫаС1. Метод равного помутнения 
характеризуется высокой точностью.

Метод Мора (индикатор — хромат калия). Идея метода осно
вана на образовании кирпично-красного осадка хромата серебра 
Ад2Сг04 в точке конца титрования. При аргентометрическом 
титровании хлорида концентрация ионов в точке эквивалентности 
составляет [А$+] =  [С Г] =  у Т Т Р ^  = д/178-10' =  !,ЗЗХ 
X  Ю' 5 моль/л. Концентрация ионов СгО*-, необходимая для до
стижения ПРА̂ Сг0ч при этой концентрации ионов [Ag+], состав-
ляет С Ю Г  =  ^ £ ^ = - 1 А 1 ! £ ^ = б,2-10 -3 моль/л , однако
при этой концентрации осадок хромата серебра «на глаз» не 
будет заметен. Для визуального обнаружения осадка хромата се
ребра обычно бывает достаточно перетитровать анализируемый 
раствор на одну каплю раствора AgNOз.

Титрование с хроматом в качестве индикатора проводится 
в нейтральной или слабощелочной среде, когда pH раствора 
больше 6,5, но менее 10,5. В более кислой области происходит 
протонирование хромата (СгО^~ + Н+ =  НСгОГ) и чувстви
тельность индикатора падает, а в более щелочных растворах, 
чем pH 10,5, оксид или гидроксид серебра может выпадать ра
нее хромата.

Метод Мора обычно применяют для определения хлоридов 
и бромидов. Иодиды и тиоцианаты не определяются, так как 
вследствие адсорбции установление точки эквивалентности ста
новится затруднительным и погрешность анализа существенно 
возрастает.

Метод Фольгарда [индикатор — тиоцианатные комплексы ж е 
леза ( I I I ) ) .  Реакцию взаимодействия серебра с тиоцианатом 
используют для определения галогенидов методом обратного 
титрования. По этому методу к анализируемому раствору галоге- 
нида (хлорида или бромида) добавляют избыток титрованного 
раствора AgNOз и не вошедшее в реакцию количество А£ч 
оттитровывают тиоцианатом калия или аммония в присутствии 
ионов Ре3+ (метод Фольгарда).

Тиоцианатная реакция железа позволяет обнаружить в ра
створе тиоцианат при концентрации порядка 10~ ^моль/л, что 
соответствует 0,01 мл 0,1 М КБСЫ в 100,0 мл раствора.

В точке эквивалентности концентрации' ионов будут равны:
[Ад+] = [5СЫ~] = \ ИРд^с.ч =  У  и  *10“ 12 = 1,05 • 10"й моль/л. 
При этой концентрации тиоцианата окрашивание раствора не 
происходит. Первая же избыточная капля тиоцианата калия 
(аммония)  вызывает четкую оранжевую окраску.

По методу Фольгарда могут быть оттитрованы и другие 
анионы, образующие малорастворимые соединения с ионом



Ag+ (СгСЛ-, РО4" и т. д.). Существенным достоинством метода 
Фольгарда является возможность определения галогенидов в 
кислой среде.

Метод Фаянса (адсорбционные индикаторы). Адсорбционны
ми индикаторами называют соединения, которые при адсорбции 
на осадке изменяют свой цвет. Установлено, что в первую 
очередь на осадке адсорбируются ионы, одноименные с осадком. 
Например, мри титровании хлорида нитратом серебра на осадке 
АйС1 до точки эквивалентности будут адсорбироваться преиму
щественно хлорид-ионы С Г  и для нейтрализации отрицательного 
заряда к частицам осадка будут притягиваться положительно 
заряженные ионы из раствора. После точки эквивалентности 
адсорбироваться на осадке будут избыточные ионы Ag+ и для 
нейтрализации уже положительного заряда осадка из раствора 
будут притягиваться отрицательно заряженные ионы, в том чис
ле анионы индикатора. Анионы некоторых красителей, адсорби
руясь, изменяют свой цвет.

Отличным адсорбционным индикатором для титрования хлора 
является флуоресцеин, имеющий в растворе желто-зеленую 
окраску, а в точке эквивалентности окрашивающий осадок А^С1 
в красный цвет. Титрование с флуоресцеином происходит при 
pH 7... 10, поскольку индикатор является слабой кислотой 
( р / ( ~ 8 ). Дихлорфлуоресцеин уже более сильная кислота 
(рК  ^ 4 ) и титрование хлорида с этим индикатором возможно 
при pH 4.

Эозин успешно применяется для титрования бромида, иоди- 
да и тиоцианата при pH 2, поскольку он является довольно 
сильной кислотой (р/(2). Известны также адсорбционные инди
каторы-катионы, адсорбирующиеся на отрицательно заряженных 
осадках. Одним из таких индикаторов является родамин 6 й. 
Титрование с адсорбционными индикаторами в оптимальных 
условиях характеризуется высокой точностью и надежностью.

12.1.3. Практическое применение

Наиболее широкое применение в практике имеет метод Фоль
гарда (тиоцианатометрия), с помощью которого находят содер
жание галогенидов в кислой среде. Кроме галогенидов этим 
методом можно определять арсенаты, оксалаты, фосфаты, суль
фиды и другие анионы, образующиеся малорастворимые соеди
нения с ионом Ад+. Возможны и более сложные методики, при
мером которых является определение Фторид осаждают в 
виде РЬС 1Р и после растворения осадка в кислоте определяют 
С1_ в растворе по методу Фольгарда. Менее широкое примене
ние имеет метод Мора и еще меньшее — применение адсорб
ционных индикаторов.



Меркурометрические методы основаны на образовании мало
растворимых соединений ртути (I) с галогенидами и некоторы
ми другими анионами:

Hgu  +  2Х =  Н йД а

Титрантом в меркурометрии является раствор нитрата рту
ти (I), который готовят из препарата H g^N Cb^^lbO  и уста
навливают титр по NaCl или NaBr.

Расчет кривой меркурометрического титрования аналогичен 
соответствующему расчету в аргентометрии.

В качестве индикаторов чаще всего применяют или тио- 
цианатные комплексы железа ( I I I ) ,  или дифенилкарбазон. При
менение первого индикатора основано на обесцвечивании раство
ра тиоцианатных комплексов железа ( I I I )  под действием иона 
Hgii1, образующего осадок Hg2 (SC N )2:

2FcSCN*+  + Eigjj'• = Hg2(SCN)2 + 2 Р с "

Малорастворимый Hg2(SC N )2 образуется параллельно с Hg2CI2 
и обесцвечивание раствора происходит в области скачка титро
вания. Объем рабочего раствора Hg2(N03)2, израсходованный на 
реакцию с индикатором, устанавливается проведением холостого 
опыта.

Дифенилкарбазон можно рассматривать как адсорбционный 
индикатор, в точке эквивалентности окрашивающий суспензию 
HgaCl? в ярко-голубой или сине-фиолетовый цвет. Титрование 
с дифенилкарбазоном проводится в сильнокислой среде (до 5 М 
HNO:j), что является существенным достоинством метода.

В качестве цветных индикаторов могут быть использованы 
также бромфеноловый синий, бромкрезоловый пурпурный и др.

Меркурометрический метод применяют для определения хло
ридов и бромидов. Титрование может проводиться в разбавлен
ных (0,01 М) растворах. При таких же низких концентрациях 
титруются и иодиды.

12.3. Д РУГИ Е М ЕТ О Д Ы  О С А Ж Д Е Н И Я

В практике применяют также титриметрические методы, осно
ванные на реакциях осаждения гексацианоферратом (I I) калия 
(солей бария, свинца и циркония), диметилглиоксимом и други
ми реагентами. Однако с появлением комплексонов практическое 
значение многих титриметрических методов осаждения резко 
упало, поскольку методы комплексонометрического титрования 
оказались более быстрыми, точными и надежными.

Известное практическое значение сохранил титриметрический 
метод определения цинка по его реакции с K4 [Fe(CN)<i] в нейт
ральном или слабокислом растворе:

3Zn*‘ +  2Fe (C N )e  +  2К * =  K 2Zn ;, | F e (C N )Hj 2



J Во просы
1. Вычислить молярную массу эквивалента определяемого ве

щества (указано первым) в следующих реакциях:
а) Hg2(N03) 2 + 2N aC l-H g2Cl| +2NaNO.t
б) Ва <N03h +  К2Сг04 = BaCrCU +2KNO,
в) Hg2(N03) 2 + 2NH4SCN =  Hg2(SC N )2j+ 2N H 4NO:í
г) AlCb +  3AgN03=3AgCl| + А1(Ы03)3
д) ВаСЬ +  2AgN03 — 2AgCl [ +- В a (N03) 2
с) 2К4 [Fe (CN)e + 3ZnS04 — КгЯпз [Fe(CN)G] 2 i + 3K2S0 4
ж) Ba (N O 3) 2 + 2KI03= B a ( I0 3) 2l+ 2 K N 0 :i
з ) Na2PtCl6 + 2TIN03 =  TUPtCUi +2NaN03
и) ЗРЬ<CH3COO)3 + 2Na3AsO( = Pb:i(As04) 2| + 6CH3COONa
к) 3Na3P 0 4 + 3Pb (CH3COO) 2= Pb3(P0 4) 2l + 6CH3COONa
л) KA I ( S0 4)2 + 6NaF= Na3A!F6| + NaS04 + KNaS04
m) Th (NO:í) 4+ 4NaF= ThF4-h4NaN03
2. Как зависит величина скачка титрования от произведения 

растворимости, температуры и концентрации раствора?
3. В каком случае скачок титрования будет наибольший и в 

каком —• наименьший, если раствором AgN03 титруют; а) 0,1 М 
растворы KI, КВг, КС1; б) 0,01 М KI, 0,1 М KI, 1 М KI?

4. В какой последовательности будут выпадать осадки при 
аргентометрическом определении смеси, содержащей С Г"'*, Br~-, 
1~-ионы прй одинаковой молярной концентрации? Какой вид бу
дет иметь кривая титрования такой смеси?

5. Вывести формулы для вычисления р С1 при титровании 
0,1 М NaCl 0,1 н. раствором: a) AgNCb; б) Hg2(N03)2 (/,«» =  
=  '/2), если определяемое вещество оттитровано на 99,9; 100,0 и 
100,1%.

6. При титровании раствора какого галогенида (NaCl или 
NaBr) одинаковой концентрации точность тиоцианатометриче- 
ского определения будет выше?

7. При титровании какого раствора скачок титрования будет 
наибольший, если титруют раствором Hg2(N0 3)2  (/»кп — V 2):
а) 0,01 М NaCl, 0,1 М NaCl, 1 М NaCl; б) 0,1 М растворы NaCl, 
NaBr, Nal?

8. В каком случае скачок титрования будет большим, если
0,1 М раствор КВг титруют раствором: а) 0,1 М AgN03 или
б) 0,1 н. Hg2<N03)2(/»B = 7a)?

9. В каких методах осадительного титрования в качестве 
индикаторных используются реакции образования: а) окрашен
ных малорастворимых соединений; б) окрашенных комплексных 
соединений; в) окрашенных адсорбционных соединений?

10. Построить кривые титрования по методу осаждения:



Вариант Определяемое вещество T итрант Продукт
реакции

1 0,05 M  N a B r 0,05 М AgNCh A gBr
2 0,2 н. K 2C r 0 4 (/,K8 =  '/г) 0,2 М  A g N 0 3 Ag2C r0 4
3 0,1 М  N aC l 0,1 н. H g 2(N O 3)2 (f,K„ =  ‘ A ) H g2C I2
4 0.05 М  К В г 0,05 н. H g 2( N 0 3)2(/чк» — /2) H g2B r 2
5 0,1 и. В а С И Л м , =  '/ 2) 0,1 н. N a2S 0 4(/,KI, = */») B a S 0 4
6 0,2 н. B a (N 0 3)2( U  =  '/ ,) 0,2 н. K 2C r 0 4 (F ,Kn = Ч 2 ) B a C rÖ 4
7 0,1 н. P b (N 0 3)2( U  =  7 2) 0,1 н. К 2С г 0 4 (/»«и = /2) P b C r0 4
8 0,05 М  N H 4SC N 0,05 н. H g 2( N 0 3) 2a,K —  h ) Hg2< SC N )2
9 0,1 н. N a3P O « ( U  =  'U ) 0,1 h . P b (N O ,)2 (/ „„  == 72) Pb3( P 0 4)2

Д  Задачи
1, Какую массу вещества, содержащего 60%  ЫаС1 и 37 %  

КС! (остальное — индифферентные примеси), следует взять для 
анализа, чтобы расход 0,1 М AgNOз на титрование составил 
примерно 20 мл?

Если для анализа взято х г вещества, то количество вещества № С1 и К С  1 
в навеске равно:

... -V*60 ,иг\\ * '37/г(ЫаС1) =  . . .  - , ч ; л<КС1)100 М  (ЫаС1) ' 100 М  ( К С I ) '

В  точке эквивалентности

п (ЫаС1) +  « (КС1) =  п (А к Ы О з ).
где

п (А вМ О з) =  С — количество вещества АйЫ О ;1, затрачен

ное на титрование хлоридов.
Следовательно,

*•60 х-37 _  с (А § Ы 0 3) V  (АйЫ О з)
100Ai (N a C l) 1 100ЛГ (K C l)  1000

Подставляя численные значения, получаем

х-60 х-37 0,1-20,00
100-58,443 1 100-74,551 1000

Отсюда

х =  0.1313 г.

2. В мерной колбе вместимостью 500,0 мл растворили 
5,360 г КС1. К 25,00 мл раствора прибавили 50,00 мл 0,1 М. 
AgNCfo (К  =  0,8470). На титрование избытка AgNCh расходуется 
23,88 мл тиоцианата аммония (T (NH 4SCN/Ag) =  0,01063). 
Вычислить массовую долю (% )  КС1 в образце.

Количество вещества K C I определяется как разность:

п (K C l)  = п  (A g N 0 3) -  п (N H 4S C N ) =  

с (AgN O a) K V  (A g N 0 3) r (N H iS C N / A g )  • V (N H 4SC N )



Массовую долю ( % )  K C l в образце вычислим по формуле
500,0 100

w  (K C l )  =  п (K C l)  • М  (К С !)
25,00 5,3600

/0,1-0,8470-50,00 0,01068*23,88 гг 500,0 100 
V 1000 107,878 )  ' 25,00 ' 5,3600 _  ^

3. К навеске технического бромоформа СНВгз массой 1,013 г 
добавили спиртовой раствор КОН и провели омыление бромо
форма до КВг. Раствор нейтрализовали и разбавили до 250,0 мл. 
Полученный раствор объемом 20,00 мл оттитровали 19,48 мл 
0,05 н. Н ^ М О з Ь  (/>к» = 'Л) (/( =  0,9816) в присутствии 
РеБСЫ2+ в качестве индикатора. На титрование индикатора 
в «холостой» пробе израсходовали 0,56 мл того же раствора 
Н^2 (N0:5)2. Вычислить массовую долю (% )  бромоформа в об
разце.

При омылении бромоформа спиртовым раствором КО Н  из 1 моль С Н Вг.3 
образуется 3 моль К В г , поэтому

* ( ' А  ( N 0 3 ) 2 ) =  п('/з С Н В г з ) .

Объем Нц^(ЫО;02. пошедший на титрование К В г , образовавшегося при 
омылении бромоформа, определяется разностью общего объема Ь ^ 2(М 0 з)2 
и (N 0 :)) 2 в «холостом» опыте, когда титруется только индикатор:

1 / (^ 2  (N 0 :0 2 =  19,48 — 0,56 =  18,92 мл.
М ассовая доля ( % )  бромоформа в исследуемом образце равна:

„(снвгз) -  {̂■/■нк . ( ^ ) ^ < ни.{№,),) м(1/зСНВг/ .  Ю0юоо .»Vn т .
, r u n  , 0,05-0,9816-18,92 250,0 100 ft* ceo/ 

“'<CHBrs) = ---- ихю-----
4. Какую массу минерала, содержащего около 75 %  КС1, 

следует взять для приготовления 2 0 0 ,0  мл раствора, чтобы на 
титрование 250 мл его расходовалось 20,0 мл 0,1 н. Hg2 (N 03>2 
(/«. =  ‘/2)? Ответ: 1,59 г.

5. Какой объем рассола, содержащего около 60 г/л NaCl, 
следует взять для приготовления 2 0 0 ,0  мл раствора, чтобы на 
титрование 25,0 мл его расходовалось 2 0 ,0  мл 0,05 н. Hg2 (NOa)2  
(f»M— '/2)? Ответ: 7,8 мл.

6 . Какое вещество (NaBr или КВг) было взято для анализа, 
если на титрование 0,2332 г его по методу Мора было израсходо
вано 18,77 мл 0,1044 М раствора AgNOs? Ответ: КВг.

7. Какую массу сплава, содержащего около 60 %  серебра, 
следует взять на анализ, чтобы после ее растворения и добавле
ния 20,0 мл 0,2 М NH4SCN на титрование избытка NH4SCN по
требовалось 20,0 мл 0 ,1 М AgNOß? Ответ: 0,36 г.

8 . Какую массу вещества, содержащего 63% NaCl и 37 %  
KCl, следует взять для анализа, чтобы после добавления
40.000 мл 0,1000 М AgNO;j избыток серебра мог быть оттитрован
15.00 мл раствора NH4SCN в присутствии NH4Fe(S04h  (1,00 мл



раствора ЫН45СЫ эквивалентен 1,10 мл раствора AgNO:̂ )• 
Ответ: 0,16 г.

9. Какая масса КС1 содержится в 250,0 мл раствора, если 
на титрование 25,00 мл его израсходовано 17,00 мл 0,05252 н. 
Н^2 (МСЬЬ(/чкн= ’/2)? Ответ: 0,6656 г.

10. К 25,00 мл раствора ЫаС1 прибавили 50,00 мл 0,1 100 М 
.^ЫОл, разбавили водой до 100,0 мл, отобрали на анализ
50.00 мл и оттитровали 5,23 мл 0,09800 М К5С1Ч. Какая масса 
ЫаС1 содержалась в 400,0 мл первоначального раствора? Ответ: 
4,184 г.

11. Какая масса ВаСЬ содержится в 250,0 мл раствора, если 
после прибавления к 25,00 мл его 40,00 мл 0,1020 М АдЫОз на 
обратное титрование избытка AgNO:  ̂ израсходовано 15,00 мл 
0,09800 М ГМН45С№ Ответ: 2,718 г.

12. Пробу рассола объемом 10,00 мл разбавили водой до
250.0 мл и 20,00 мл оттитровали меркурометрически с индикато
ром РеБСЫ2'4-. Вычислить концентрацию №С1 в рассоле (г/л), 
если на титрование затрачено 18,98 мл 0,04805 н. раствора

( N 0 : } ) =  1 /2), а на титрование индикатора в «холостой» 
пробе-- 0,52 мл того же раствора Нд2 (ЫО:)) 2- Ответ: 64,80 г/л.

13. Навеску технического ВаСЬ массой 6,700 г растворили 
в мерной колбе вместимостью 100,0 мл. На титрование 25,00 мл 
раствора израсходовали 23,95 мл раствора AgNOз (Г(А£МОз) =  
=  0,008048). Вычислить массовую долю (% )  ВаСЬ в образце. 
Ответ: 70,53 %.

14. Навеску серебряного сплава массой 1,745 г растворили 
в Н1МОз и раствор разбавили водой до объема 200,0 мл. На тит
рование 10,00 мл раствора потребовалось 11,75 мл 0,05 М 
ЫН.^СЫ (К  =  0,9344). Вычислить массовую долю (% )  Ag в 
сплаве. Ответ: 67.87 %.

15. Навеску технического КВг массой 0,3838 г растворили в 
воде и раствор оттитровали 23,80 мл раствора А^ГчОч 
(ПА^ЫО-,/С!) = 0,003546). Вы числить массовую долю (% )  КВг 
в образце. Ответ: 73,81 %.

16. Навеску смеси ЫаС1 и ЫаЫОз марки «х.ч.» массой 
0,8180 г растворили в мерной колбе вместимостью 200,0 мл. 
На титрование 20,00 мл раствора израсходовали 18,35 мл раство
ра А^КЮз ( 74 (А̂ у N О:*/ КО I) =  0,003442). Вычислить массовую до
лю (% )  №С1 и ЫаЫОз в смеси. Ответ: 60,53 % , 39,47 %.

17. В мерной колбе вместимостью 250,0 мл растворили 
2,002 г технического КВг. К 25,00 мл раствора прибавили
50.00 мл 0,05560 н.Н^2 (ЫОч)а (/,,<„ =  '/г). На титрование избытка 
Нй2 (ЫОз)2  израсходовали 21,02 мл раствора ЫаС1 (7' =  
=  0,003522). Вычислить массовую долю (% )  КВг в образце. 
Ответ: 89,93 %:

18. Для определения хлоридов навеску кальцинированной 
соды массой 3,256 г растворили в воде, раствор нейтрализовали 
азотной кислотой и довели объем до 200,0 мл. К  20,00 мл полу
ченного раствора прибавили 50,00 мл 0,01 М AgNO;i (/( =  0,9854).



На титрование избытка AgNC>3 израсходовали 21,48 мл раствора 
NH^SCN (Т  ( N H 4SC N /A gN 0 3 ) =0,001952). Вычислить массовую 
долю ( % )  хлоридов в пересчете на NaCl в исследуемом образце. 
Ответ: 4,41 % .

19. Навеску смеси KCI и NaCl массой 1,479 г растворили в 
мерной колбе вместимостью 250,0 мл. К  25,00 мл полученного 
раствора прилили 50,00 мл 0,1 M A g N C >3 (/( =  0,9580). На титро
вание избытка AgNCh израсходовали 23,50 мл 0,1 М  K SC N  
( К  —  1,256). Вычислить массовую долю ( % )  КС1 в смеси. Ответ: 
83,63 % .

20. Раствор соли бария объемом 25,00 мл подкислили но ме
тиловому красному и после добавления этилового спирта оттит
ровали ионы бария 22,50 мл 0,05080 М  раствора ЫагНРО*:

+  Н РО ?-  =  В а Н Р 0 4

Определить концентрацию (г/л) бария в растворе. Ответ: 
6,279 г/л.

21. К  раствору, полученному растворением 0,1224 г цинковых 
белил, прибавлено 50,00 мл раствора K.4Fe(CN)fi, на титрование 
избытка которого израсходовано 12,82 мл раствора Z n SÜ 4. В ы 
числить массовую долю ( % )  ZnO в белилах, если r ^ F e íC N ) ^  =  
=  0,008517, а 1,00 мл его эквивалентен 1,18 мл раствора Z n S 0 4  
(при титровании образуется Кг2пз [F e (C Ñ )6] 2) • Ответ: 90,26 % .

22. Навеску минерала массой 5,000 г сплавили с карбонатом 
натрия. После выщелачивания плава, фильтрования и нейтрали
зации раствор разбавили до 500,0 мл. В аликвотной части
50,00 мл осадили PbC lF. Осадок отфильтровали, промыли и раст
ворили в азотной кислоте. На титрование хлорида израсходовали
12.25 мл 0,1 М  A gN Ü 3 (/( =  0,9941). Вычислить массовую до
лю ( % )  фтора в пробе. Ответ: 4 ,63%.

23. И з кормового концентрата массой 2,500 г отогнали фтор, 
из отгона приготовили 1 0 0 ,0  мл раствора. К  пробе 25,00 мл его 
добавили этанол, индикатор морин и оттитровали фторид
12.25 мл 0,001667 М K A H S O íb  по реакции

GNíiI- -t K A I ( S ü 4) 2 +  N aC l =  N a . iA IF ^  +  K C l -f 2 N aaS O ,

Вычислить массовую долю ( % )  фтора в образце. Ответ: 0 ,38%.
24. Какую  массу органического вещества, содержащего око

ло 7 %  хлора, следует взять для анализа, чтобы после разложе
ния образца на титрование хлорида расходовалось 18,0 мл 
0,1 М  AgNOa? Ответ: 0,91 г.

25. Какую  массу хлортетрациклина СгзНззОя^С! (М  =  
=  478,88 г/моль) следует взять для анализа, чтобы после разло
жения образца на титрование хлорида расходовалось 2 0 ,0 0  мл 
0,05 М  A gN O ;j (К  — 0,8592). Ответ: 0,4115 г.

26. Какую  массу монохлоруксусной кислоты (М  =
— 94,50 г/моль) следует растворить в 500,00 мл воды, чтобы 
после обработки 2 0 ,0 0  мл полученного раствора спиртовым 
раствором КО Н  образовавшийся хлорид-ион осадить в ви



де АдС1 добавлением 50,00 мл 0,1000 М А д Ы О з и на титрование 
избытка серебра затратить 18,50 мл 0,1000 М  МЬЬЭСЫ. Ответ:
7,44 г.

27. Какую массу хлортрианизена (хлорена) С 23Н 21О3С 1 (М  =  
=  380,22 г/моль) необходимо разрушить сжиганием, чтобы после 
растворения неорганического осадка на титрование хлорид-ионов 
было затрачено 18,00 мл 0,1 н. Н§2 (МСЬ )2  (^к» =  1 /2) в присутст
вии Ре$СЫ2+ в качестве индикатора (поправка на индикатор 
составляет 0,50 мл того же раствора Н ^ ^ О з Ы -  Ответ: 0,6654 г.

28. Для определения содержания метилхлорида С Н ;)С1 
(М  =  50,49 г/моль) в воздухе через поглотительную склянку с 
этиловым спиртом пропустили пробу объемом 2 ,0 0 0  л, затем в по
лученном растворе провели щелочной гидролиз и выделившиеся 
хлорид-ионы осадили в виде А§С1 добавлением 20,00 мл 0,05 М 
А£ЫО} (/( =  1,085). На титрование избытка серебра было затра
чено 15,50 мл 0,05 М  Ы Н ^ С Ы  (/( =  0,9815). Вычислить концен
трацию (г/л) СНзС! в воздухе. Ответ: 0,008188 г/л.

29. Из навески протравы для семян массой 2,500 г отогнали 
формальдегид с водяным паром, собрали в мерную колбу вмести
мостью 250,0 мл и разбавили водой до метки. Аликвотную часть 
раствора объемом 20,00 мл обработали 25,00 мл 0,1145 М раство
ра КСЫ, при этом образовался циангидрин калия:

К '1 +  СНгО + С Ы " =  КОСЛЬСЫ

Избыток КСЫ  удалили добавлением 50,00 мл 0,0900 М раствора 
А й ЫО.ч (при этом образовался осадок A g C N ). На титрование 
избытка AgNOз в фильтрате и промывных водах израсходовано
21,50 мл 0,1076 М  Ы Н ^С Ы . Рассчитать массовую долю ( % )  
С Н 2О в пробе, если М  (С Н 2О) =  30,03 г/моль. Ответ: 23,66 % .

30. Навеску хлороформа С Н С Ь  массой 0,1386 г обработали 
при нагревании в течение 1 ч спиртовым раствором КОН, при 
этом произошло омыление хлороформа до КС1. Охлажденный и 
нейтрализованный азотной кислотой раствор довели до 2 0 0 ,0  мл. 
На титрование пробы объемом 20,00 мл после добавления
40,00 мл 0 ,01  М  А ё ЫОз {К  =  1,087) затратили 10,28 мл 0,01 М  
NH.1SCN (/( =  0,9118). Вычислить массовую долю ( % )  хлоро
форма в анализируемом продукте, если М (С И С Ь ) =  
=  119,38 г/моль. Ответ: 97,92 % .

31. Навеску йодоформа С Н Ь  массой 0,3501 г, содержащего 
индифферентные примеси, растворили в этиловом спирте и доба
вили 40,00 мл 0,1082 М  раствора нитрата серебра и концентри
рованной азотной кислоты. Избыток нитрата серебра оттитроиа- 
ли 18,20 мл тиоцианата калия ( Т =  0,009699). Определить массо
вую долю ( % )  йодоформа в пробе, если М (С Н Ь )  =  
=  393,72 г/моль. Ответ: 94,15%.

32. К  навеске п-хлорфенола (М  =128,56 г/моль) массой 
0,1041 г после разложения до хлорида и других продуктов до
бавили 20,00 мл AgN O з(Г(AgN O ;^/C l)) =  0,002810. На титрова
ние избытка AgNOз затратили 12,18 мл 0,06558 М 1МН45СМ. В ы 



числить массовую долю ( % )  хлора в анализируемом образце. 
Сравнить его с теоретическим для СвН 5ОС1. Ответ■ 26 78 %  
теор. 27,58 % .

33. Продукты сгорания органического вещества вместе с со
держащимся в нем в качестве примеси мышьяка массой 2 ,0 0  г 
были поглощены щелочным раствором Н 2О 2. Образовавшийся 
арсенат был оттитрован 15,85 мл 0,01 М  Pb ( NO :í) 2 (/( =  0,9612) 
в присутствии пиридилазорезорцина. Вычислить массовую до- 
лю ( % )  As в образце, если в результате титрования образу
ется Pb;*(As0 4 ) 2. Ответ: 0,38%.

34. Для определения хлора в хлорацетофеноне С^НбСОСНгС! 
(М  =  154,6 г/моль) к навеске массой 0,6110 г после сжигания 
в токе кислорода и полного разложения добавили 50,00 мл 
0,1 М A g N Ü 3 (/( =  0,9892) и на титрование избытка AgNO i за 
тратили 11,08 мл 0,1 М  N H 4SCN  ( К =  1,043). Вычислить массо
вую долю ( % )  хлора в исследуемом объекте. Ответ: 21,99%.

35. Навеску перхлордивинила С4С1в массой 0 ,1 2 1 2  г \м  =  
=  260,79 r/моль) после сжигания с пероксидом водорода раство
рили в 250,0 мл разбавленной азотной кислоты. К  50,00 мл этого 
раствора добавили 25,00 мл 0,05 М A g N 0 3 ( К  =  1,025), избыток 
которого оттитровали 13,24 мл 0,05 М  K.SCN ( К  =  1,107). Опре
делить массовую долю ( % )  хлора в исследуемом образце и срав
нить его с теоретическим. Ответ: 80,21 % ;  теор. 81,57%.

Г л а в а  13

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНОЕ
ТИТРОВАНИЕ

13.1. М О Л Я Р Н А Я  М А С С А  ЭК В И ВА Л ЕН Т А  
В Р Е А К Ц И Я Х  О К И С Л ЕН И Я - В О С С Т А Н О В Л Е Н И Я

Перед изучением этой главы рекомендуется повторить мате
риал о протекании реакций окисления —  восстановления (см. 
гл. в).

Молярная масса эквивалента окислителя или восстановителя 
зависит от числа принимаемых или отдаваемых электронов в 
данной реакции и численно равна отношению молярной массы 
вещества к числу принятых или отданных электронов:

где М  ( / , К11 (X ) X ) — молярная масса эквивалента, а М (Х ) -мо
лярная масса вещества X; п число принятых или отданных 
электронов в данной реакции.

В кислой среде МПО 4- восстанавливается до М п2+:

М п О , +  8 Н + +  Ъе =  М п 2 f +  4Н20 (13.1)



поэтому молярная масса эквивалента К М п 0 4 в этой реакции
М (К М п 0 4)

М(/,кн ( К М 11О4) К М 11О 4) =  ---^

В слабокислой, нейтральной и щелочной средах восстановление 
происходит до МпОг:

М пО }' +  4Н 1 +  Эе =  Мп02 + 2Н20

и в этом случае

Составление уравнений полуреакций, подбор коэффициентов и 
другие особенности окислительно-восстановительных реакций 
рассмотрены в гл. 6 , а расчет молярной массы эквивалента, 
фактора эквивалентности и других величин — в м . 9.

Кривые титрования окислительно-восстановительных реакций 
могут быть построены или в координатах ионный показатель как 
функция объема добавленного титранта, или в виде зависимости 
окислительно-восстановительного потенциала от объема добав
ленного рабочего раствора. На практике обычно применяют вто
рой способ.

Рассчитаем кривую титрования 100,0 мл 0,1 н. Р е Б 0 4 раство
ром 0,1 н. К М п 0 4 (/экн =  1А )  в кислой среде при [Н  + ] =  1.0 в со
ответствии с уравнением реакции

Константа равновесия этой реакции по уравнению (6.25) равна:

реакции, протекающей при титровании, практически целиком 
сдвинуто вправо.

После добавления первых же капель перманганата калия 
в растворе образуются две окислительно-восстановительные па
ры: М п О Г/М п2+ и Ре3+/Ре2+, потенциал каждой из которых 
можно вычислить по уравнению Нернста:

При расчете по любому из этих уравнений получится одно и то 
же значение потенциала. Однако из соображений простоты рас
чета до точки эквивалентности потенциал следует рассчитывать 
по уравнению (13.4), а после точки эквивалентности — по урав

М  ([ .„Л  КМпО.|) КМпО-О =
М  (КМ пО .,)

13.2. К РИ В Ы Е  ТИТРО ВАНИ Я

5Ре2+ +  МпО^ +  81-Г = 5Ре;,~ +  +  4Н20 (13.2)

■ к _  (1,51 — 0,77)»5—  д2  и —  1 о62. Очень большое численное
0,06

значение константы равновесия показывает, что равновесие

(13.3)

(13.4)



нению (13.3). Количество вещества Ре:}+ до точки эквивалент
ности будет равно количеству вещества эквивалентов добав
ленного КМпО.,, поскольку высокое численное значение кон
станты равновесия говорит о практически полном сдвиге равно
весия вправо.

Если к 100,0 мл 0,1 М РеЭО., добавить 1,0 мл 0,1 н. К М п 0 4 
(/»ки= Д ), то в результате реакции (13.2) образуется эквива
лентное количество вещества Ре3+, концентрация которого в
растворе будет равна [Ре3+] =  1,0  ■ 1 0 " 3 моль/л, а

концентрация ионов Ре2+ составит 0,099 моль/л. Окислительно
восстановительный потенциал раствора рассчитывается по урав-
нению (13.4): £  =  0,77 +  0,06 1В 1 ^ 1  =  0,65 В. Остальная
часть кривой титрования до точки эквивалентности рассчиты
вается аналогично (табл. 13.1).

Т а б л и ц а  13.1 Изменение £  при добавлении 0,1 н. К М п 0 4(/ , „ = '/ 5) 
к 100,0 мл 0,1 М Ре5 0 4 при с ( Н ~ )  =  | моль/л

Добан.чено 
КМпО*. мл ( I V  ч |Гге2+] [Рс^1

[Ре^ ] £. В

50.0 0,05 0,05 1,0 0 7791,0 0,91 0,009 10,0 0,8399,0 0,099 ¡,0- Ю “ ’ 1 • ю2 0 8999,9 0,0999 1.0-10"4 1 -1 о3 0,95

В  точке эквивалентности концентрация вещества рассчиты
вается с помощью константы равновесия

[РеаЧ 61Мп2*|
[Ре‘+)а[Мп04 | [Н Ч Й (|3-5)

Равновесную концентрацию М п О г в точке эквивалентности обо
значим как х, тогда [Ре2+] =  5х и концентрации остальных 
ионов составят: [Ре'5+] =  0,1 — 5* =  5(0,02 — х) и [М п2+] =  
=  0,02 х , примем также, что [Н + ] =  1. Подставляем равно
весные концентрации в уравнение (13.5) и вычисляем х:

, - 540.02- ^ 0.02-,) _ |0М

При расчете получаем д: =  -2^- =  2,0-10~12, следовательно,
[М пО, ] =  х =  2,0-10- 12 моль/л; [Ре2+] =  5х =  1,0-10“ "  моль/л.
По уравнению (13.3) получаем Е =  1,51 +  0 012 |д =

6 2.0- ю-а
=  1,39 В, а по уравнению (13.4): Е  =  0,77 +  0,06 0,1 =  
270



=  1,37 В. Небольшое расхождение в величине Е  вполне ̂ объясни
мо округлением при расчете равновесных концентраций. Потен
циал в точке эквивалентности можно рассчитать такж е по урав
нению

,. _  +  ,  1,51-5 +  0.77.1 .. „  в
'11 + п-2 ' ' ‘ 5+1

где £| и Е-г— стандартные потенциалы; п\ и п? -число приня
тых или отданных электронов в полуреакции.

Избыток К М п 0 4 в 0,1 мл при разбавлении до 100,0 мл соз
даст в растворе концентрацию перманганата [М п 0 4 ] =
— 0.02-0.1 — 9. Ю ~ 5 а концентрация [М п24] = 0 ,0 2  моль/л 

ню ’
останется практически без изменений такой же, какой она была 
к точке эквивалентности. Подстановка этих значений в уравне-

иис (13.3) дает Е  =  1,51 +  0,012 1ё =  1,47 В. Е о ........

титровать на 1,0 мл, то [МпО., ] =  =  2,0-10" 4 моль/л

и я  — 1.51 +  0,012 1й 1,49 В, а если на 10,0 мл, то

[М п 0 4 [ — -= 9 ,п ■ 1 п~ 3 моль/л и Е  =  1,51 +  0,012 1й X

V  2,0 ‘ 1(1 I — I 50 В Кривая титрования Ге2+ перманганатом ка- 
74 2,0-К)' 2
лия представлена на рис, 13.1.

В области точки эквивалентности при переходе от раствора, 
недотитрованного на 0 , 1 % .  к раствору, перетитрованному на
0 1 %  потенциал изменяется больше чем на 0,5 В. Резкии скачок 
потенциала позволяет использовать для обнаружения точки экви
валентности непосредственно потенциометрические измерения 
или окислительно-восстановительные (редокс) индикаторы, 
окраска которых изменяется при изменении потенциала. Ввиду 
необратимости системы М п 0 4 /Мп2 в условиях титримегриче- 
ского анализа реально наблюдаемый скачок титрования будет 
несколько меньше, чем 
рассчитанный. Равновесные 
концентрации веществ в 
точке эквивалентности и в 
других точках кривой тит
рования зависят от кон
станты равновесия, кото
рая, в свою очередь, опре
деляется разностью стан
дартных потенциалов, как 
это можно видеть из урав
нения (6.25). Чем больше 
разность стандартных по
тенциалов, тем больше



константа равновесия и тем больше скачок титрования. Нели хотя 
бы один из компонентов пары связать в прочный комплекс пере
вести В  малорастворимое соединение и т. д., то образуется новая 
пара, стандартный потенциал которой связан с потенциалом исход
ной пары и логарифмом константы соответствующей химической 
рСс1 к ни и.

13.3. И Н Д И КА ТО РЫ

В титриметрических окислительно-восстановительных методах 
используют индикаторы двух типов. Индикаторы первого типа 
образуют окрашенные соединения с определяемым веществом 
или титрантом. Точку эквивалентности с помощью индикаторов 
этого типа определяют по исчезновению окраски раствора, если 
окрашенное соединение было образовано определяемым вещест
вом с индикатором, или по появлению окраски, если окрашенное 
соединение возникает при взаимодействии индикатора с титран
том. Например, при различных иодометрических определениях 
когда в качестве титранта используют раствор иода, точку экви
валентности определяют по появлению синей окраски иодкрах- 
мала. Если иод титруют тиосульфатом натрия, то точку эквива
лентности фиксируют по исчезновению синей окраски К  этому 
же типу индикаторов можно отнести и интенсивно окрашенные 
титранты, например К М п 0 4. В  этом случае конец титрования 
определяют по неисчезающему красному окрашиванию раствора 
вызванному добавлением избыточной капли перманганата ’ 
п „ „ ? ДГ ТОрами ВТ°Р ° Г 0  ™ па являются так называемые
о к и с л и т е л ь н о - в о с с т а н о в и т е л ь н ы е  или р е д о к  с-
и н д и к а т о р ы .  Эти вещества изменяют свою окраску пи и из
менении потенциала системы. Принцип действия и основные ха-
делТ6Р7)СТИКИ индикатоР ° в этого типа рассмотрены в гл. 6  (раз-

13.4. П ЕРМ А Н ГА Н А Т О М ЕТ РИ Я

прп11ер,манганатометри40ский метод анализа основан на реакции 
перманганата калия с восстановителями преимущественно 
в кислои среде по схеме (13.1). И мущеивенно
и ® анализе некотоРых органических соединений используется 
восстановление в сильнощелочной среде по уравнению

МпОг + е- =  МпОГ (13,6)

13.4.1. Рабочие растворы

Титрованный раствор перманганата калия по точной навеске 
кристаллического препарата приготовить невозможно, так как 
в нем всегда содержится некоторое количество М п 0 2 и другие
Г Т : Ы РаЗЛ1? ^ е1̂ Я' ПеРед Установлением точной концентра
ции раствор К М п 0 4 выдерживают в темной склянке в тече-
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ние 7...10 дней. За это время происходит окисление восстанови
телей, присутствие которых в дистиллированной воде полностью 
исключить не удается (пыль, следы органических соединений 
и т. д.). Для ускорения этих процессов раствор перманганата 
калия иногда кипятят. Необходимо учитывать, что вода обладает 
окислительно-восстановительны ми свойствами и может восста
навливать перманганат. Эта реакция идет медленно, но МпСЬ 
и прямой солнечный свет катализирует процесс разложения 
К М п 0 4, поэтому через 7... 10 дней осадок МпО* необходимо уда
лить. Раствор К М п 0 4 обычно осторожно сливают с осадка или 
фильтруют через стеклянный фильтр. Приготовленный таким 
образом раствор К М п 0 4 не слишком низкой концентрации 
{0,05 н. и выше =  'Д ) не изменяет титр продолжительное 
время. Титр раствора перманганата калия устанавливают по 
безводному оксалату натрия ЫагСгС^ или дигидрату щавелевой 
кислоты Н 2С 20 4 -2Н20. Реакция взаимодействия перманганата 
калия со щавелевой кислотой относится к типу автокаталитиче- 
ских:

2М п0 4-- +  5 Н С Ю Г  +  П Н +  =  2Mni+ +  10СО* +  8 Н ,0

Она катализируется ионами М п2+. Первые капли перманганата 
даже в горячем растворе обесцвечиваются очень медленно. 
В ходе титрования концентрация ионов М п2+ возрастает и ско
рость реакции увеличивается: реакция сама себе поставляет ка
тализатор.

Титр перманганата калия можно установить также по оксиду 
мышьяка ( I I I )  или металлическому железу. Использование для 
установки титра металлического железа особенно целесообразно, 
если в дальнейшем предполагается перманганатометрическое 
определение этого элемента.

В  перманганатометрии применяют также растворы восста
новителей — соли F e ( I I ) ,  щавелевую кислоту и некоторые дру
гие— для определения окислителей методом обратного титрова
ния. Соединения F e ( I I )  на воздухе медленно окисляются, осо
бенно в нейтральном растворе. Подкисление замедляет процесс 
окисления, однако обычно рекомендуется перед применением 
раствора F e ( I I )  в анализе проверить его титр. Оксалаты и щ а
велевая кислота в растворе медленно разлагаются:

Н 2 С 204 =  С 0 2 +  СО +  Н 20

Этот процесс ускоряется на свету, поэтому растворы оксалатов 
рекомендуется хранить в темных склянках. Подкисленные 
растворы оксалатов более устойчивы, чем нейтральные или ще
лочные.

13.4.2. Индикаторы

В  перманганатометрии часто обходятся без применения специ
ального индикатора, так как сам перманганат имеет интенсивную



окраску и избыточная капля реагента легко обнаруживается по 
собственной окраске. Титрование раствора до бледно-розового 
окрашивания, не исчезающего в течение 30 с, — обычный способ 
фиксирования точки эквивалентности в перманганатометрии. 
При титровании разбавленными растворами применяют редокс- 
индикаторы, такие, как дифениламинсульфокислота или ферроин 
(координационное соединение F e ( I I )  с 1,10-фенантролином).

13.4.3. Практическое применение

Практическое применение перманганатометрии весьма много
образно. Перманганатометрически определяют восстановители 
методом прямого титрования, окислители -  методом обратно
го титрования и некоторые вещества — титрованием но заме
щению.

Определение восстановителей (прямое титрование). Перман
ганатометрический метод используют для определения железа, 
олова, урана, оксалатов, нитратов и других веществ.

Одним из наиболее важных практических применений иерман- 
ганатометрии является определение железа. На анализ обычно 
поступают пробы, содержащие железо ( I I I ) ,  поэтому перед тит
рованием его необходимо восстановить до железа ( I I ) .  Пробу, 
содержащую только железо ( I I ) ,  титруют в сернокислом раство
ре в соответствии с уравнением (13.2) до появления бледно-ро
зового окрашивания раствора, вызванного избыточной каплей 
перманганата калия. Ионы F e ( I I I ) ,  образующиеся при титрова
нии, имеют желтый цвет, что несколько затрудняет фиксирова
ние точки эквивалентности. Д ля более четкого обнаружения 
точки эквивалентности в пробу вводят фосфорную кислоту, обра
зующую с ионами Fe ( I I I )  бесцветный комплекс. Для восстанов
ления Fe ( I I I )  до F e ( I I )  можно использовать различные восста
новители, необходимо лишь, чтобы восстановление шло доста
точно быстро, никаких других продуктов восстановления, кроме 
F e ( I I ) ,  в растворе не было, а избыток восстановителя мог быть 
количественно удален перед титрованием раствора.

Широкое практическое применение нашел способ восстанов
ления F e ( I I I )  с помощью SnC I2. Восстановление F e ( I I I )  раство
ром Sn C l2 в солянокислой среде происходит по уравнению

2FeCl2+ -f- S пС14 " =  2Fe^ + SnCI4 + 2СГ

Избыток S n ( I I )  удаляется с помощью раствора сулемы:

SnCI< + 2HgCb =  SnCl, +  HgzCl* -f 2СГ

Железо ( I I )  титруется перманганатом калия без отфильтровы- 
вания осадка H g 2C l2.

В ходе анализа следует учитывать возможность осложнений 
за счет индуцированного окисления хлорида перманганатом и за



счет того, что осадок Ь^гОг способен окис
ляться перманганатом. Ошибки за счет вза
имодействия титранта с осадком каломели 
можно избежать, если при восстановлении 
Р е (Ш ) ограничиться минимальным избытком 
$п (П ). Тогда незначительный осадок каломе
ли не сможет оказать заметного влияния на 
результат анализа. При большом избытке 
$ п (П ) и последующем взаимодействии его 
с НдгСЬ возможно образование наряду с 

даже металлической ртути, что приво
дит к значительному ускорению реакции 

с перманганатом и вызывает большую 
погрешность определения. Индуцированное 
окисление хлорида предотвращается введением 
в анализируемый раствор защитной смеси 
Циммермана — Рейнгарда, состоящей из раст
вора МпБО-ь фосфорной и серной кислот.
Сульфат марганца предотвращает окисление 
хлорида, фосфорная кислота образует бесцвет
ный комплекс с Р е (Ш ) ,  что приводит к более четкому установле
нию точки эквивалентности, серная кислота обеспечивает необ
ходимую кислотность раствора.

Другим распространенным приемом восстановления Р е (Ш )  
является использование редуктора Джонса, заполненного амаль
гамой цинка. Устройство редуктора схематично изображено на 
рис. 13.2. В нижней части стеклянной трубки / находится фар
форовая пластинка 2 с отверстиями, на которую положен слой 
асбеста. Трубка заполняется амальгамой цинка. При пропуска
нии анализируемого раствора Р е ( I I I )  через редуктор Джонса, 
наполненный амальгамой цинка, происходит восстановление:

2Ре;!- +  2п =  2Ре2+ +  1 п2+

Полнота восстановления контролируется тиоцианатной реакцией 
на ионы Ре3+. Восстановленный раствор титруется пермангана
том калия. Железо (ГН) можно восстанавливать также серово
дородом, разными металлами и другими восстановителями, одна
ко практически всегда восстанавливают хлоридом олова ( I I )  или 
с помощью редуктора Джонса.

По аналогичной методике с использованием редуктора Д ж о н 
са определяют уран, восстанавливая его до и ( IV ) ,  и другие эле
менты. Прямым перманганатометрическим методом анализируют 
олово ( I I ) ,  сурьму ( I I I ) ,  нитриты, пероксид водорода и другие 
соединения.

Определение окислителей (обратное титрование или титро
вание по остатку). Окислители восстанавливают титрованным 
раствором щавелевой кислоты или арсенита натрия и избыток 
восстановителя оттитровывают перманганатом калия. Например,

Рис. 13.2. Редуктор 
Джонса:

/ - стеклянная труб
ка; 2 — амальгама 
цинка; 3 — фарфо

ровая пластинка



при анализе пиролюзита пробу растворяют в сернокислом 
растворе щавелевой кислоты:

М п 0 2 + нс20г + 311+= Мп2̂  + 2С02 + 2Н20

и избыток щавелевой кислоты оттитровывают перманганатом 
калия. Аналогично анализируют диоксид свинца, сурик и другие 
окислители.

Определение ионов, не обладающих окислительно-восстанови
тельными свойствами (титрование по замещению). Этим мето
дом могут быть определены, например, катионы кальция, строн
ция, бария, свинца, цинка и др., которые образуют малораство
римые оксалаты. При определении кальция осаждают оксалат 
кальция, затем после фильтрования и тщательного промывания 
растворяют осадок в серной кислоте и выделившуюся щавеле
вую кислоту титруют перманганатом калия.

Анализ^ органических соединений. Окисление органических 
соединений перманганатом калия происходит с небольшой ско
ростью, что сдерживает практическое применение этого метода 
для анализа органических веществ. Тем не менее некоторые орга
нические вещества можно с успехом определять этим методом, 
используя восстановление М пО г в щелочной среде по схеме 
(13.6). Органические соединения при этом обычно окисляются до 
карбоната. По окончании реакции восстановления перманганата 
в щелочной среде раствор подкисляют и титруют М пО г раство
ром железа ( I I )  или другого подходящего восстановителя. Так 
определяют, например, метанол, который в щелочной среде окис
ляется перманганатом калия по схеме

СНэО Н  +  б М п О г +  8 0 Н ~  =  СОЗ- +  бМ пО ?- +■ 6НгО

Этим методом можно определить также муравьиную, винную, 
лимонную, салициловую и другие кислоты, глицерин, фенол, фор
мальдегид и другие органические соединения.

13.5. И О Д О М ЕТРИ Я

Основу иодометрических методов составляет полуреакция:
1г +  2е~=  21“ ; Ре^/, =  0,545 В  ( 13.7 )

Уравнение (13.7) записано схематично, так как в практике для 
увеличения растворимости Ь  используют растворы иода в К1, 
а в этой системе образуются иодидные комплексы типа 1г. Одна
ко для простоты обычно_оставляют схему записи (13.7), тем бо
лее, что образование 1г  лишь незначительно сказывается на 
величине стандартного потенциала. Судя по численному значе
нию стандартного потенциала пары 12/ Г  — (0,545 В), свободный 
иод (или 13) в растворе является окислителем средней силы, 
а иодид-ион I —  средним по силе восстановителем. В титри- 
метрических методах используют и окислительные свойства иода 
и восстановительные иодида. Методы, основанные на прямом
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окислении веществ раствором иода, иногда называют иодиметри- 
ческими, а методы, в которых окисляется иодид с последующим 
титрованием выделившегося иода, — иодометрическими. Однако 
эта терминология соблюдается не строго и обе группы методов 
часто называют иодометрическими.

Иод, выделившийся в результате окисления иодид-иопа I ” , 
титруют обычно тиосульфатом натрия:

2 8 Д Я  +  и  =  Б ч О Г  +  21 (13.8)

Реакция (13.8) относится в иодометрии к числу важнейших.

13.5.1. Рабочие растворы

Растворимость иода в воде невелика (около 0,2 г/л или при
мерно 2 *Ю _ 3  моль/л), поэтому его титрованные растворы гото
вят растворением точной навески свободного иода в концентри
рованном растворе К1. В растворе при этом образуется комплекс
ный ион Ц , что существенно увеличивает растворимость иода, 
не сказываясь практически на величине стандартного потенциала 
этой редокс-системы. Иногда титр раствора иода устанавливают 
но АэгО;*.

Хотя иод даже в растворе К1 обладает заметной летучестью, 
при правильном хранении в склянках с притертой пробкой убыли 
концентрации иода практически не происходит.

Титр раствора иода при хранении может даже возрастать за 
счет окисления иодида растворенным в воде кислородом:

61 +  0 2 +  4Н+ =  21:, +  2НаО (13.9)

В нейтральном растворе окисление происходит очень медлен
но. В кислом растворе, на свету и при нагревании, а также в при
сутствии тяжелых металлов процесс (13.9) ускоряется, поэтому 
необходимо соблюдать соответствующие меры предосторожности 
при хранении (раствор необходимо хранить в темной склянке 
в прохладном месте). Титр раствора иода рекомендуется контро
лировать по реакции с тиосульфатом или арсенитом каждые не
сколько дней.

Рабочие растворы тиосульфата натрия готовят из перекри- 
сталлизовапного препарата ЫааЗзО.ч• 5НгО с последующим уста
новлением точной концентрации по иоду, дихромату, металли
ческой меди или другому веществу. По точной навеске твердой 
соли титрованный раствор, как правило, не готовят, поскольку 
кристаллогидрат ЫагЭгОтбНгО без разложения можно хранить 
только в специальных условиях (например, над насыщенным 
раствором С аС Ь ). Точную концентрацию раствора тиосульфата 
натрия устанавливают через 1 ...2  дня после приготовления. 
Растворы тиосульфата натрия при хранении претерпевают раз
личные сложные химические превращения, часть которых ведет 
к увеличению титра, а часть — к его уменьшению.

Возрастание титра тиосульфата натрия по иоду в первое вре



мя после приготовления раствора происходит за счет частичного 
превращения тиосульфата в сульфит под действием кислоты, да
же такой слабой, как угольная:

SaCrë- +  С 02 +  Н20  =  HSO3 ' + н с о , + s

На окисление моля сульфита расходуется в 2 раза больше иода, 
чем на окисление тиосульфата:

H S O r 4- Ь  +  Н *0  =  HSO V +  21 +  2Н4'
2S2O3-  +  (2 =  S4Ofi +  2Г

С этим и связано некоторое возрастание титра тиосульфата по 
иоду.

Уменьшение титра тиосульфата натрия при хранении происхо
дит за счет его окисления кислородом воздуха:

2S.03" + О 2 =  2S02' 2S +

Процесс окисления катализируется ничтожными концентрациями 
солей меди ( I I ) .  Для стабилизации раствора тиосульфата в него 
рекомендуется вводить небольшие добавки карбоната натрия. 
Частично эффект стабилизации, по-видимому, связан с тем, что 
карбонат связывает ионы меди и тем самым устраняет их катали
тическое действие, а частично с увеличением pH раствора.

Другой причиной уменьшения титра является разложение 
растворенного тиосульфата микроорганизмами (тиобактериями), 
которые всегда находятся в воздухе и легко попадат в раствор. 
При pH 9...10 деятельность бактерий ослабляется, поэтому введе
ние небольших добавок карбоната натрия в раствор тиосульфата 
и с этой точки зрения является желательным. Положительный 
эффект вызывает также введение в раствор тиосульфата дезин
фицирующих реагентов, подавляющих действие микроорганизмов 
(хлороформа, иодида ртути ( I I )  и др.), и защита раствора от 
действия прямого солнечного света (хранение раствора в темных 
или оранжевых склянках при рассеянном свете или в темноте).

Продукты разложения тиосульфата натрия могут реагировать 
такж е между собой, что еще больше осложняет общую картину 
превращений и равновесий в растворе. Титр разбавленных 
растворов тиосульфата рекомендуется проверять еженедельно. 
Если раствор помутнел, его выливают, так как выпадение серы 
свидетельствует о существенном и прогрессирующем разложе
нии тиосульфата.

13.5.2. Индикаторы

Собственная желтая (до янтарно-коричневой) окраска иода 
в растворе достаточно интенсивна и при титровании бесцветных 
растворов позволяет обходиться без индикатора. В 100,0 мл 
раствора одна капля 0,1 М  иода вызывает уже достаточно за
метную на глаз желтую окраску. При титровании разбавленных 
или окрашенных растворов в качестве индикатора используют



соединение иода с крахмалом, окрашивающее раствор в интен
сивно синий цвет. Чувствительность реакции очень высока и по
зволяет фиксировать концентрации иода на порядок меньше, чем 
по собственной окраске иода. С повышением температуры чув
ствительность реакции уменьшается.

Растворы крахмала разрушаются при хранении в течение не
скольких дней под действием бактерий. Хлороформ и иодид ртути 
( I I )  подавляют действие бактерий, скорость разложения крахма
ла в их присутствии резко снижается и раствор может храниться 
более продолжительное время. К  анализируемому раствору, со
держащему иод, крахмал добавляют в конце титрования, когда 
раствор приобретает слабую соломенно-желтую окраску, так как 
большие концентрации иода разрушают крахмал.

Интенсивную синюю окраску с иодом наряду с крахмалом 
дают многие соединения в состоянии коллоидного раствора: аце
таты некоторых редкоземельных элементов, кумарин, флавон, 
«-нафтафлавон, вари а мин синий, иодид трифенилметиларсония 
и другие вещества. Иногда эти индикаторы более резко пока
зывают конечную точку титрования, однако высокая чувствитель
ность и другие достоинства иодкрахмальной реакции делают ее 
наиболее широко применяемой в анализе самых различных 
объектов.

13.5.3. Основные условия проведения реакции 
иода с тиосульфатом

Заключительным этапом многих иодометрических определений 
является реакция титрования иода тиосульфатом натрия. Иодо- 
метрические титрования выполняют на холоду, так как при на
гревании становятся заметными потери иода за счет улетучива
ния из раствора и, кроме того, с повышением температуры су
щественно уменьшается чувствительность индикаторной иодкрах
мальной реакции. Титрование нельзя проводить в щелочном 
растворе, так как в щелочной среде иод образует гипоиодит и не
которые другие продукты реакции:

U +  2011 - =  10 +  1 +  Н20 (13.10)

Полнота протекания реакции (13.10) зависит от концентации 
Obi -ионов, увеличиваясь с повышением pH. Гипоиодит может 
окислить тиосульфат до сульфата:

+ 410 4 - 2 0 H - = 2 SO ï +41 +  Н*0 (13.11)

Степень протекания реакции (13.11) также зависит от pH ра
створа. Таким образом, при титровании в щелочной среде наря
ду с реакцией (13.8) возможно взаимодействие по схеме (13.11). 
Неопределенность вклада каждой из этих реакций делает не
возможным расчет результатов анализа. Иодометрические титро
вания рекомендуется поэтому проводить при рН< с8 ,0 , а разбав
ленные (0,01 М ) растворы титровать при р Н < 7 ,0 . При титро



вании сильнокислых растворов возникает опасность окисления 
I - кислородом воздуха. При pH от 0,0 до 7,0 реакция титрова
ния по схеме (13.8) протекает быстро и точно по стехиометрии.

13.5.4. Практическое применение

Иодометрия является весьма универсальным методом. Иодо- 
метрически можно определять окислители, восстановители, кис
лоты и вещества, не обладающие окислительно-восстановитель- 
ными свойствами, но взаимодействующие с окислительно
восстановительными системами.

Определение восстановителей. Растворами иода можно не
посредственно титровать соединения As (111), Sb (111), Sn ( I I ) ,  
сульфит, сероводород и некоторые другие восстановители.

Иодометрическое титрование арсенита протекает по урав
нению

AsO* +  U +  2НаО =  H A sO ?" Ч- 21 +  ЗН ' (13.12)

Для полноты прот кания реакции (13.12) ее проводят в раство
ре при pH ~  7 в присутствии NaHCCb для связывания выде
ляющихся ионов водорода. Стандартные потенциалы пар Ь/21- 
(0,545 В ) и As ( V ) /As ( I I I )  (0,56 В ) очень близки, поэтому на
правление реакции (13.12) можно легко изменять путем измене
ния концентрации ионов водорода. Действительно, в сильно
кислой среде реакция (13.12) протекает справа налево, т. е. 
As (V ) окисляет иодид.

Иодометрическое определение олова проводят в солянокислой 
среде, в атмосфере С 0 2 для предотвращения окисления кислоро
дом воздуха:

S n C l ' +  Ы -  З С I =  SnC U  +  2 i '

Перед титрованием олово восстанавливают металлическим свин
цом или никелем.

Сульфиды цинка, кадмия и некоторых других элементов 
можно определить, растворяя их в соляной кислоте, содержа
щей титрованный раствор иода, который окисляет сероводород 
до свободной серы, и титруя избыточное количество иода тио
сульфатом натрия.

Иодометрические методы широко применяют для определения 
многих органических веществ: формальдегида, сахаров, ацетона, 
спиртов, азот- и серосодержащих соединений (семикарбазид, 
тиомочевина и т. д.) и др. В  большинстве методик окисле
ние органического вещества проводят в щелочном растворе, 
после окончания реакции раствор подкисляют и избыток иода 
оттитровывают тиосульфатом. Так, определяют, например, форм
альдегид:



Ацетон в щелочном растворе под действием иода образует 
йодоформ:

снзсосн;, + зь + 40Н - = сня1 + снзсоо + ; н  + знао
Тиомочевину можно титровать в кислом растворе, однако 

более хорошие результаты дает окисление в щелочной среде: 
С Б (N  Н 2)2 +  412 +  Ю ОН '  =  С О (М Н 2)2 +  вО ? + 8 1  +  5Н20

Определение заканчивается обратным титрованием иода в кис
лом растворе.

Своеобразно иодометрическое определение воды в органиче
ских растворителях и других материалах с помощью реактива 
Фишера, состоящего из иода, диоксида серы и пиридина в ме
таноле. Анализируемую пробу помещают в метиловый спирт и 
определяют воду титрованием указанным реактивом. Реакция 
титрования проходит в две стадии. Упрощенно она может быть 
представлена схемой

5 0 2 +  ]2 +  Н20  +  С Н зО Н  +  ЗС|> Нй N =  2С«Н«ЫН1 +  С вНг,1ЧНСЖ)20СНя
(13.13)

Стехиометрические соотношения уравнение (13.13) передает пра
вильно. Конец титрования можно заметить визуально по появле
нию коричневой окраски комплекса иода с пиридином.

Устойчивость реактива Фишера невелика, поэтому в практике 
применяют различные модифицированные варианты с более ус
тойчивыми растворами. Применяется, например, методика с дву
мя растворами.

В первом, содержащем диоксид серы, пиридин и метанол, 
пробу растворяют, а титруют вторым, которым является мета- 
нольный раствор иода. Каждый из этих растворов более устой
чив и менее гигроскопичен, чем их смесь. Титр реактива Фише
ра устанавливают по раствору воды в метаноле, по чистой воде, 
по различным устойчивым кристаллогидратам, наиболее подходя
щим из которых является дигидрат тартрата натрия.

Реактив Фишера применяют для определения воды в органи
ческих соединениях почти всех классов. Исключение составляют 
соединения, вступающие в реакцию с тем или иным компонен
том реактива. Используют реактив Фишера также для опреде
ления воды в неорганических веществах, хотя мешающие соеди
нения здесь встречаются чаще, чем при анализе органических 
веществ. Мешают определению сильные окислители и восста
новители, которые реагируют с иодом или иодидом. Перхлораты 
вообще нельзя анализировать реактивом Фишера, так как при 
этом образуется взрывоопасная композиция.

Определение окислителей. Иодометрическое определение окис
лителей основано на окислении иодид-иона и титровании вы
делившегося иода тиосульфатом натрия. Одной из наиболее 
важных реакций этого типа является реакция иодида с дихро
матом:



Реакция (13.14) используется для установления титра тио
сульфата по количеству выделившегося иода, для определения 
хрома в сталях и других материалах с предварительным окисле
нием хрома до Сг ( V I ), а также для определения катионов, 
образующих малорастворимые хроматы (РЬ^+, В а 2+ и др.).

Реакция (13.14) идет в кислом растворе и избытке К1, при
чем рекомендуется выдерживать реагирующую смесь в темноте в 
течение 10...15 мин для полноты протекания процесса. Наилуч
шие результаты получаются, когда кислотность раствора нахо
дится в пределах 0,2...0,4 моль/л. При более высокой концент
рации кислоты происходит заметное окисление иодида кислоро
дом воздуха, а при более низкой кислотности реакция сущест
венно замедляется. Выдерживание реагирующей смеси в темноте 
до окончания реакции необходимо еще и потому, что ионы С г)+, 
появляющиеся при восстановлении дихромата, образуют с тио
сульфатом прочное комплексное соединение, что вызывает допол
нительный расход тиосульфата натрия, так как связанный в 
комплекс ЭгОз- реагирует с иодом очень медленно. Если титро
вание тиосульфатом натрия проводить после окончания реакции
(13.14), то это осложнение не возникает, так как обычно ионы 
Сг и ЭгОз при смешении комплексного соединения не обра
зуют — комплексообразование происходит лишь тогда, когда ре
акция (13.14) происходит в присутствии тиосульфата. Медь ( I I )  
оказывает сильный каталитический эффект и реакция (13.14) 
даже в уксуснокислой среде заканчивается мгновенно, а обра
зующийся ацетатный комплекс хрома уменьшает интенсивность 
окраски и способствует, таким образом, более четкому установ
лению точки эквивалентности.

Одним из практически важных применений реакции (13.14) 
является использование ее для иодометрического определения 
катионов, образующих малорастворимые хроматы (барий, сви
нец и др.). В  этом методе анализируемый катион осаждают в 
виде хромата, который затем растворяют в кислоте:

2 В а С г 0 4 +  2Н+ =  2 В а 3т +  СгаО ?"  +  Н аО

Дихромат в растворе определяют иодометрически по реакции
(13.14). Можно также осадить хромат бария избытком титро
ванного раствора дихромата калия и иодометрически опреде
лить не вошедшее в реакцию количество дихромата.

Определение меди. Стандартный потенциал пары Ь/21" 
(0,545 В ) заметно превышает соответствующее численное зна
чение пары Си2+/Си+ (0,159 В ), поэтому окисление иодида иона
ми меди ( I I )  представляется нереальным. Сопоставление стан
дартных потенциалов показывает, что скорее можно говорить 
об окислении иодом, чем об окислении иодида. Олнако на са
мом деле реакция окисления иодида ионами Си24 происходит 
количественно:



В результате взаимодействия Си2+ и I -  происходит не только 
восстановление меди до Си + , но и образуется малорастворимый 
Cul, что существенно повышает потенциал пары Cu2+/Cu + . 
В разделе 6.3 было показало, что стандартный потенциал пары 
Си /СиI становится равным 0,865 В, что намного превышает 
стандартный потенциал пары 12/21 . Выделившийся 1̂ титруют 
тиосульфатом натрия.

Существенное значение для протекания реакции (13.15) 
имеет концентрация иодида, которая в 4— 5 раз должна превы
шать требуемую по стехиометрии, и кислотность раствора, хотя 
концентрация иона водорода и не входит в явном виде в урав
нение реакции. Необходимо создание слабокислой среды, так как 
в нейтральных растворах ионы Си2+ гидролизуются, а продукты 
гидролиза реагирут с иодидом очень медленно, что удлиняет 
процесс титрования и затрудняет фиксирование точки эквива
лентности. Установлено, что при иодометричсском определении 
меди в растворе должен быть pH <  4. В  сильнокислых раство
рах ( [Н 4 ] > 0 ,3  моль/л) происходит индуцированное медью 
окисление иодида кислородом воздуха, что приводит к получе
нию завышенных результатов.

К  снижению результатов приводит адсорбция ионов Ь  
осадком Си!. Влияние этого фактора можно значительно умень
шить, если в раствор ввести тиоцианат калия, который реагиру
ет с Cul:

C u l (т ) +  S C N - =  C u S C N  (т ) +  I "  (13.16)

Растворимость тиоцианата меди ( I )  в 10 с лишним раз меньше 
растворимости Cul, что обеспечивает протекание реакции (13.16) 
по крайней мере на поверхности осадка. Тиоцианат меди C u SC N  
уже не адсорбирует I f  и, кроме того, введение тиоцианата увели
чивает скачок титрования. Однако добавлять тиоцианат в нача
ле титрования не следует, так как он может окисляться иодом.

Иодометрическое определение меди имеет большое практиче
ское значение. Оно используется при анализе бронз, латуней, 
медных руд и т. д. Мешающего влияния Fe ( I I I )  избегают вве
дением в раствор фторид- или пирофосфат-ионов, образующих с 
Fe' f прочные комплексы, которые уже не окисляются иодидом. 
При соблюдении всех условий иодометрический метод определе
ния меди по точности не уступает электрогравиметрическому, 
но намного превосходит его по экспрессности.

Определение железа. Ионы Fe3+ окисляют I в кислом ра
створе:

2FeJt  +  2 Г  =  2Fe^ ' +  Ь  (13.17)

Окисление происходит количественно. Реакция (13.17) состав
ляет основу иодометрического определения железа ( I I I ) .  Раствор 
должен быть довольно кислым ( ~  0,1 М  НС1) для подавления 
гидролиза иона Fe3+, однако сильнокислый раствор создавать 
нельзя, чтобы не вызвать окисление иодида кислородом воздуха.



Серная кислота для подкисления нежелательна из-за образования 
сульфатных комплексов железа, препятствующих реакции (13.17). 
Наличие в растворе фосфат-, пирофосфат- и фторид-ионов вооб
ще недопустимо, так как железо с этими анионами образует 
комплексные соединения, которые иодид уже не окисляют. Боль
шого избытка Н О  также следует избегать, так как хлоридные 
комплексы железа затрудняют протекание реакции (13.17).

Способность пирофосфата и некоторых других анионов связы
вать железо в комплекс, не реагирующий с иодидом, исполь
зуют в практике для определения железа в смеси с другими окис
лителями, такими, как Сг>02 или Си24. Анализ смеси окисли
телей производится путем титрования двух порций раствора 
(обычно двух аликвот). К  первой части раствора добавляют KJ 
и по количеству выделившегося иода определяют сумму окисли
телей. К  другой порции добавляют пирофосфат натрия или калия 
для связывания железа ( I I I )  и затем K I. В этой части раствора 
количество выделившегося иода пропорционально содержанию 
только второго окислителя. Концентрация железа рассчитывает
ся по разности объемов тиосульфата, затраченного на титрова
ние первой и второй порций анализируемого раствора.

Определение растворенного кислорода в воде. Классический 
метод Винклера определения растворенного кислорода в воде 
основан на окислении марганца ( I I )  в щелочной среде раство
ренным кислородом и последующем окислении иодида гидрокси
дами марганца ( I I I )  и марганца ( IV ) при подкислении раство
ра. Практически поступают следующим образом. К  пробе воды, 
содержащей растворенный кислород, добавляют сульфат марган
ца и щелочной раствор иодида калия. В щелочной среде ионы 
М п24 быстро окисляются растворенным кислородом:

4 М п 24 4 - О а +  8 0 Н " + 2 Н 20  =  4М п <0 Н Ь  
4М п * +  0 2 4- 4 0 Н " =  2 М п О (О Н )а

При подкислении раствора гидроксиды марганца ( I I I )  и 
марганца ( IV )  окисляют иодид и растворяются:

2Мп (О Н ) з 4-  2 Г +  6 Н "  =  2М п2- +  Ь  +  6НгО 
М п О (О Н )а +  21" 4- 4 Н + =  М п2~ +  U  +  З Н 20

Выделяющийся иод титруют тиосульфатом натрия и рассчи
тывают содержание кислорода в воде. Хотя в результате окис
ления марганца ( I I )  кислородом получается смесь гидроксидов 
М п (О Н Ь  и М п О (О Н )2  с неизвестным соотношением компо
нентов, это не осложняет анализ, так как количество выделив
шегося иода остается эквивалентным количеству растворенного 
кислорода.

Основным источником ошибок в определении кислорода ме
тодом Винклера является наличие в растворе окислителей, 
помимо кислорода, способных окислять Мп2+, или восстанови
телей, реагирующих с гидроксидами марганца ( I I I )  или марган
ца ( IV ) или иодом в подкисленном растворе. Трудно также



учесть растворенный кислород, вносимый с реактивами. Погреш
ность за счет этих источников существенно снижается в раз
личных модификациях метода Винклера, предусматривающих 
предварительную обработку пробы и постановку холостых опы
тов.

Определение пероксидов. Пероксид водорода, а также неор
ганические и органические пероксиды восстанавливаются иоди- 
дом в кислой среде:

Н20 2 +  21 • +  2Н ' =  12 +  2Н20  (13.18)

Иод, как обычно, титруют тиосульфатом натрия.
Пероксид водорода с иодидом реагирует медленно. Скорость 

реакции (13.18) резко возрастает в присутствии катализаторов: 
соединений молибдена, вольфрама и некоторых других эле
ментов, которые необходимо вводить в реакционную смесь для 
повышения скорости реакции. Д ля определения пероксидов в ж и 
рах и маслах в качестве растворителя используют ледяную 
уксусную кислоту или ее смесь с хлороформом или тетрахлори
дом углерода. Титрование обычно проводят в атмосфере инерт
ного газа, чтобы не допустить окисления иодида кислородом 
воздуха.

Определение кислот. Основой иодометрического определения 
кислот является реакция

Ю г  +  51' +  6Н - =  31я +  З Н аО (13.19)

Как видно, количество вещества иода, выделившегося в резуль
тате реакции, равно количеству вещества водорода, вступивше
му в реакцию. Для определения кислоты к анализируемому ра
створу добавляют нейтральный раствор, содержащий К Ю з  и К1, 
и выделившийся иод титруют тиосульфатом натрия. При анализе 
сильных кислот метод дает очень хорошие результаты даже при 
титровании разбавленных растворов (10- '} М ). Титрование сл а 
бых кислот сложнее, так как они по схеме (13.19) реагируют 
не полностью. Например, такие кислоты, как уксусная, щ авеле
вая, винная и другие, в обычных условиях даже за 24 ч реаги
руют не полностью. Однако эти и другие кислоты с константой 
диссоциации порядка 10_б и больше можно определить методом 
обратного титрования. К анализируемому раствору кислоты 
добавляют смесь КЮ з и К1 и избыток титрованного раствора 
тиосульфата натрия, который через 20...30 мин оттитровывают 
иодом.

Винную, лимонную и некоторые другие оксикислоты можно 
оттитровывать иодометрическим методом в присутствии ионов 
кальция, бария, магния или других катионов, образующих с 
оксикислотами устойчивые комплексные соединения. В  таких 
условиях оксикислоты титруют так же, как обычные сильные 
кислоты.



Основной реакцией методов хроматометрии является реакция 
окисления дихроматом калия в кислой среде:

СГ2О 7"  +  14Н+ +  6е =  2Сг'+ +  7Н ,0 ; £?>а0, /2Сги =  1,33 В

По основному реактиву эту группу методов иногда называют 
дихроматометрией. К а к  показывает величина стандартного окис
лительно-восстановительного потенциала, дихромат является 
менее сильным окислителем, чем перманганат, и его практиче
ская применимость поэтому не столь широка.

Рабочим раствором хроматометрии является раствор дихро
мата калия К 2СГ2О 7. Кристаллический препарат К 2СГ2О7 легко 
приготовить достаточно чистым, он устойчив при хранении на 
воздухе, поэтому титрованные растворы дихромата калия готовят 
по точной навеске кристаллической соли. Раствор дихромата 
калия сохраняет неизменным титр длительное, неопределенно 
долгое время, его можно кипятить без разложения. Железо ( I I )  
титруется дихроматом в солянокислой среде без каких-либо по
бочных процессов и осложнений. Недостатком реактива является 
образование в результате реакции окрашенных ионов Сг3+, за 
трудняющих своей окраской фиксирование точки эквивалентно
сти. В  качестве индикаторов используют дифениламин , а также 
дифениламинсульфоновую кислоту, фенилантраниловую и др.

Наиболее важными практическими применениями хромато
метрии являются определение железа в различных пробах после 
предварительного восстановления его до Р е (П ),  а также урана, 
который предварительно переводят в и  ( IV ) .  Кроме того, реакция 
титрования железа ( I I )  дихроматом является заключительным 
этапом различных аналитических методик, основанных на ре
акциях взаимодействия Р е (Ш ) или Ре (П ) с определяемым ве
ществом. Восстановители анализируют по методу замещения. 
Например, С и ( I ) реагирует с Р е (Ш ):

С и О  +  РУ ,+ =  Р е "  + С и С Г

В  результате реакции в растворе появляется количество ионов 
Ие , эквивалентное количеству СиС1 в исходной пробе. Окисли
тели титруют по остатку. Например, хром в сталях окисляют до 
СГ2О 7” , добавляют избыток титрованного раствора соли Мора 
Р е (Ы Н 4) 2 ( 5 0 4 ) 2 -6 На0  и не вошедшее в реакцию количество 
оттитровывают дихроматом.

Нитраты в растворе определяют, обрабатывая пробу раство
ром соли Мора при кипячении в инертной атмосфере в присут
ствии молибдата как катализатора:

З Р е ^  +  N0;, + 4Н+ =  ЗРе :,+_ + N0 + 2Н,0

По охлаждении раствор титруют дихроматом.
Некоторые катионы титруют дихроматом непосредственно 

( Б п ( I I ) ,  5 Ь (Ш ) и др.).



Хроматометрическое определение органических веществ ши
рокого практического применения не получило в связи с непол
нотой протекания многих реакций и появлением побочных про
дуктов (С О  наряду с СО2 и др.), количество которых контроли
ровать не удавалось. Ряд веществ, однако, легко окисляется 
дихроматом до СО 2 и Н^О и их хроматометрическое определе
ние имеет практическое значение. Это метанол, глицерин и неко
торые другие вещества.

13.7. Б Р О М А Т О М ЕТ Р И Я

Броматометрические определения основаны на реакции
В гО Г  +  6Н+ +  Ье~ =  В г -  +  З Н 20 ; £&г0я/вг- “  1.4513

Первая же избыточная капля бромата окисляет бромид-ион с 
образованием свободного брома:

ВгО Г  +  5Вг~ +  6 Н + =  ЗВгг +  ЗНгО  (13.20)

Реакция (13.20) в нейтральных растворах не протекает, поэтому 
нейтральный раствор, содержащий КВгОз и КВг, может хранить
ся длительное время. При подкислении такого раствора немед
ленно протекает реакция (13.20) и выделяется свободный бром, 
являющийся также довольно сильным окислителем (£ 2Г2/2Вг- =  
=  1,087 В). В броматометрических определениях используется 
способность свободного брома вступать в реакцию с некоторыми 
органическими соединениями по точному стехиометрическому 
уравнению без образования каких-либо побочных продуктов. Та 
ким образом можно отметить два основных типа броматометри
ческих определений. В реакциях первого типа непосредственно 
используется реакция бромата с определяемым восстановителем, 
а в реакциях второго типа участвует свободный бром, выделяю
щийся по схеме (13.20) при взаимодействии бромата с бромидом. 
В реакциях первого типа также не исключается образование сво
бодного брома как промежуточного продукта реакции, однако в 
гаких реакциях бромид калия в реагирующую систему не вводят.

Рабочий раствор броматометрии — бромат калия — обычно 
готовят по точной навеске его кристаллической соли. Препарат 
КВгО:; получается достаточно чистым после перекристаллизации 
из воды и высушивания при 150... 180 °С . Титр раствора бромата 
иногда проверяют иодометрическим методом, добавляя КТ к от
меренному объему бромата и титруя выделившийся иод тиосуль
фатом натрия. Водные растворы бромата калия устойчивы не
определенно долго. В практике используют также бромат-бро- 
мидные нейтральные растворы, содержащие бромат калия точно 
известной концентрации и примерно пятикратный избыток бро
мида калия. При подкислении такой раствор выделяет свобод
ный бром в количестве, эквивалентном взятому количеству бро
мата.

Индикаторами броматометрии являются азокрасители, такие,



как метиловый оранжевый или метиловый красный. В точке экви
валентности происходит необратимое окисление индикатора с об
разованием бесцветных продуктов. Азокрасители могут окислять
ся непосредственно броматом, поэтому перед точкой эквивалент
ности обычно вновь добавляют несколько капель индикатора, 
который обесцвечивается в точке эквивалентности. Обратимо 
изменяют свою окраску при проведении броматометрических 
определений n-этоксихризоидин, а-нафтофлавон, хи ноли новый 
желтый и др.

Броматометрически определяют многие неорганические и ор
ганические восстановители и окислители. Одним из важных при
менений броматометрии является определение сурьмы. Титрова
ние Sb ( I I I )  происходит при 70 °С в солянокислом растворе по 
уравнению реакции

3 S b C lr  +  BrOj- +  6Н+ +  6CI- =  3SbCl6- +  B r  - +  3 H 20

Титрование ведут до обесцвечивания метилового оранжевого.
Также при нагревании в солянокислом растворе определяют 

мышьяк ( I I I ) :
3 H A s 0 2 +  ВгО:Г +  З Н 20  =  31bAsO., +  Вг +  ЗН  ’

Сурьма ( I I I )  и мышьяк ( I I I )  могут быть определены в одном 
растворе без предварительного разделения. Сначала титруют оба 
восстановителя вместе, а затем сурьму (V ) в этом растворе вос
станавливают металлической ртутью до Sb ( I I I )  и снова титруют 
броматом калия. М ыш ьяк (V ) ртутью не восстанавливается, по
этому второму титрованию не мешает. Прямым взаимодействием 
с броматом определяют олово ( I I ) .  медь ( I ) ,  таллий ( I ) ,  пер
оксид водорода, гидразин и другие соединения. Интересно бро- 
матометрическое определение висмута, основанное на реакции 
окисления металлической меди в солянокислом растворе:

B iC U  +  3 C u  +  2С1" =  ЗСиС12 +  Bi

Полученный раствор меди ( I )  титруют броматом калия в присут
ствии метилового оранжевого. В  точке эквивалентности индика
тор разрушается и раствор приобретает голубую окраску, вы
званную ионами Си f . Определение селеиитов, гидроксиламина 
и некоторых других восстановителей проводят методом своеоб
разного двойного обратного титрования: к анализируемому 
раствору добавляют некоторый избыток бромата, затем к нему 
избыток арсенита, который и оттитровывают броматом. При бро- 
матометрическом определении окислителей (перманганата, пер
оксидов, гипохлоритов и т. д.) к анализируемому раствору добав
ляют избыток арсенита, который затем оттитровывают броматом 
калия.

Большое практическое значение имеет броматометрический 
метод определения металлов, которые осаждаются 8 -оксихино- 
лином:

M g *f +  2HOxin +  2 N H 3 =  M g (O x in )2 +  2N H J- 

А1Я+ +  3HOxin =  A1 (Oxin) 3 +  3H+



Осадок 8 -оксихинолината металла отфильтровывают, растворяют 
в соляной кислоте и титруют бромат-бромидным раствором:

В г

I
он

Броматометрическим методом определяют алюминии, кадмий, 
кобальт, медь, свинец, уран, цинк и многие другие -иоменгы.

Аналогичную методику применяют с использованием антра- 
ниловой кислоты. Антранилаты металлов после отделения растно- 
ряют в соляной кислоте и добавляют избыток бромат-бромидного 
раствора, который затем оттитровывают иодометрическим мето
дом. Так определяют цинк, кобальт, медь и другие элементы. 
Броматометрический метод используют также в анализе opi эпи
ческих соединений. Непосредственно броматом можно титровать 
тиомочевину, тиоэфиры, щавелевую кислоту и другие соединения. 
Ггще более широкое применение в анализе органических веществ 
находит бромат-бромидный раствор, с помощью которого прово
дят бромирование многих органических соединений. Например, 
бромирование фенола происходит по схеме

CeHsOH +  ЗВг* =  С«Н2ВглОН +  ЗН В г

Избыток бромата титруют иодометрически. Этим методом опре
деляют фенол и его производные, салициловую кислоту, анти
пирин и многие другие соединения.

13.8. Ц ЕРИ М ЕТРИ Я

Основной реакцией периметрии является превращение:
Се4+ +  е ~ а= C eí+ ; ££ew /Ce,. =  1,74 В

Как видно, Се4+ является достаточно сильным окислителем. По 
тенциал пары Се4+/Се3+ существенно зависит от кислотности 
раствора и природы кислоты. В  хлорной или азотной кислоте 
потенциал пары Се4+/Се3+ на 0,3...0,4 В выше, чем в серной или 
соляной. Зависимость от концентрации кислоты связана с ярко 
выраженной гидролизуемостью иона Се4+, вследствие чего 
растворы Се4+ готовят в присутствии кислоты и периметриче
ские титрования проводят в кислой среде. Зависимость потен
циала пары Се4+/Се3+ от природы кислоты вызывается, по-види- 
мому, образованием соответствующих комплексов, связывающих 
Се + и понижающих, таким образом, потенциал пары.

Для приготовления рабочих растворов церия ( IV )  исполыуют 
препараты C e (N 0 3) 4 -2 NH 4N 0 3, C e (S 0 4 ) 2 *2 N H 4N O lr 2 H,.() или 
CeOg. Титрованный раствор нитрата церия можно приготовим.



по точной навеске. В  остальных случаях точную концентрацию 
раствора церия ( IV ) устанавливают по оксиду мышьяка ( I I I ) ,  
оксалату натрия или соли Мора Ре^Н -О а^О ^г-бИ гО  и некото
рым другим веществам. В  отсутствие катализатора реакция с 
мышьяком ( I I I )  протекает очень медленно: следы осмиевой кис
лоты вызывают резкое увеличение скорости процесса.

Собственная желтая окраска иона Се4+ позволяет проводить 
титрование некоторых веществ без применения специального 
индикатора, особенно в горячих растворах, так как интенсив
ность желтой окраски иона Сс4Н с ростом температуры возраста
ет. Однако применение специальных индикаторов увеличивает 
точность анализа, поэтому и х . используют в большинстве мето
дик. Индикаторами цериметрии являются ферроин (комплекс 
железа ( I I )  с фенантролином), дифениламиновые производные 
и др. Используют также необратимо окисляющиеся церием (IV ) 
метиловый оранжевый, метиловый красный и др.

Прямым титрованием методом цериметрии можно определить 
железо ( I I ) ,  олово ( I I ) ,  сурьму ( I I I ) ,  мышьяк ( I I I ) ,  уран (IV ) 
и другие восстановители, а титрованием по остатку — различные 
окислители: диоксид марганца, диоксид свинца и т. д. Вторым 
рабочим раствором в цериметрии служит арсенит натрия (мышь
яковистая кислота) или соль Мора. Методами цериметрии опре
деляют такж е некоторые органические соединения: щавелевую, 
винную, лимонную, яблочную и другие кислоты, а также спирты,
кетоны и т. д.

13.9. ВА Н А Д А Т О М ЕТ РИ Я

Под общим названием ванадатометрии объединены методы, 
основанные на титровании соединениями ванадия различной ва
лентности. Наибольшее практическое значение имеют методы 
титрования солями ванадия (V ).  В  результате реакции соедине
ния ванадия (V ) могут восстанавливаться в зависимости от 
условий до валентного состояния ( I I ) ,  ( I I I )  или ( IV ) .  Реагирую
щей частицей в кислых растворах ванадия (V ) является вана- 
дил V О 2̂ или иоливанадаты и основная реакция ванадатометрии 
может быть представлена схемой

VO.j +  2Н ' +  е =  УО 2 +  н и0| Е °  =  1.00 В
V V  /\ т\V

..............  , / v
возрастает.

Титрантом ванадатометрии является раствор ванадата аммо
ния N H 4VO:j. Н го  можно приготовить по точной навеске препа
рата. Растворы ванадата аммония при хранении устойчивы. 
В качестве индикатора ванадатометрических определений чаще 
всего используют фенилантраниловую кислоту.

Ванадатометрически определяют железо ( I I ) ,  вольфрам ( IV ) ,  
уран ( IV )  и другие металлы. Восстановители определяют мето
дом обратного титрования, добавляя избыток ванадата и оттит- 
роиывая его затем раствором соли Мора.



1. Назвать самые сильные окислители и самые сильные вос
становители в водном растворе и привести значения их стандарт
ных потенциалов.

2. Какие требования предъявляются к окислительно-восстано
вительным реакциям, используемым в титриметрическом ана
лизе?

3. Определить молярную массу эквивалента окислителя и 
восстановителя в реакциях:

а) 1г +  25аОз-= 21-- +  5 4 0 Г

б) 5Н2С 20 4 +  2М л 0 4 +  6НГ =  2М п2+ +  Ю С 0 2 +  8 Н 20
в) НгБ +  12 =  Э (т ) +  21“  +  2 Н 1

г) НгЭОя +  \ч +  Н 20  =  Б О Г  +  21" +  4Н *•
д) 5НАвОг + 2МпОг + 6Н+ = 5НДэО , +  2Мп2+ +  2НгО
е) ЗЫ2Н, +  2ВгОГ =  ЗЫ2 +  2Вг~ +  6Н20
ж ) 6Ре2+ +  Сг20 7 +  14Н+ =  6Ре3+ +  2Сг3+ +  7Н20
з) НЛвОг +  Ь  +  2НгО  =  НзАэО, +  2 Г  +  2Н +
и) Н20 2 +  21" +  2Н+ =  1а + 2Н20
к) МпОг (т) + 21- +  4 Н + = М п а+ +  Ь  +  2НаО
л) 6Ре(СЫ )*- +  М пО г +  8Н+ =  5Ре{СЫ )|- +  М п2+ +  4Н20
м) Ы2Н 4 +  212 «  №  +  4 Г  + 4Н+
н) С2Н4 +  Вг2=  С2Н 4Вг2

° )  ^  'I +  З В г2 =  Г  ,Т +  ЗВ г-  +  ЗН-

фенол

ОН ОН
Вгч I Вг

"> 1ч ^ + 2 В г 2=  + 2Вг + 2 Н

С1 С1
п-хлорфенол

Р)



■ он он
I Iс) сн3—С— С— Н + Н8Юб
I I н н

прогшленгликоль
ОН ОН ОН О О

Т) Н—С—С—С—Н + 2Н6Ю6 = 2Н—С—Н + Н—С—0Н + 20Г+2Н~ + 5Нг0
Н Н Н

глицерин
О О О

у) СНз—С—С—СН.з+ Н5Ю6 = 2СНз—С—ОН + ЮГ+ Н + + Н20 
диацетил

ОН ЫН2 О
ф) Н—С—С — Н + Н вЮв =  2Н—С—Н+  [^Ш +гН.О+Ю ;,

Н Н 
этаноламин

4. Определить молярную массу эквивалента веществ, титруе
мых по замещению в соответствии с указанными уравнениями 
реакций:

а) кальция {в методе перманганатометрии):
Са2+ + СгОГ -  СаС204(т)

СаС204(т) 4- Н4 + Н80Г = Са50<(т) + НгС80<
5Н2С*04 + 2МпОГ + 6Н+ = ЮС02 + 2Мп2+ + 8Н20

б) свинца (в методе иодометрии):
РЬ2+ + Сг04- = РЬСг04 (т)

2РЬСг04(т) + 2Н+ = 2РЬ2+ + СгаО?~ + Н20 
Сг202- + 61" + 14Н+ = ЗЬ + 2Сг3+ + 7Н20 

ы- гЭяО̂ - = + 21
в) алюминия (в методе броматометрии)

А13- + ЗНОС9Н6Ы + ЗМН3= А1(ОСвНвМ)з(т) + ЗЫН<+
8-оксихино.пин

А1(ОСоНбЫ)з(т) + ЗН+ = ЗНОСуНеЫ + А!3+
НОС9НбЫ + 2Вг2 = НОС9Н4ЫВг2 + 2Вг“ + 2Н+

5. Как зависит величина скачка титрования в методах окис
ления— восстановления от концентрации исходных растворов, 
концентрации ионов водорода, разности стандартных потенциа
лов окислителя и восстановителя?

6 . В каком из указанных случаев: а) 0,1 М  Н 2С2О4 титруется 
0,02 М К М п 0 4 -при pH 0,0; б) 0,1 М  Н 2С 2О4 титруется 0,02 М  
КВгОз при pH 0,0 скачок титрования будет больше и почему?

О о
¡1 II= СНз—с-н + н—с—н + юг+ н~ + зн2о



7. Как изменится величина скачка в процессе титрования 
ионов Ре2* раствором КМпО.* при добавлении в раствор ионов 
РО ) или Г-'"?

8 . Раствор НЫСЬ может быть оттитрован 0,02 М К М п О ( или 
0,02 М КС1СЬ при одинаковой кислотности растворов. В каком 
методе скачок титрования будет больше и почему?

9. Раствор титруется 0,02 М  Ь  при различных значе
ниях pH; 0,0 и 3,0. При каком pH скачок титрования будет 
больше?

10. Пояснить, почему реакция 2Си2‘ +41 — 2Сп1(т) -+- 1;. 
идет слева направо, а не наоборот, как -»то следовало 61,1 из стаи 
дартных окислительно-восстановительных потенциалов пар 
Си2 * /Си + и Ь / 2 Г .

11. Какими способами фиксируется точка эквивалентности в 
методах окисления восстановления? Привести конкретные при
меры.

12. В чем состоит различие между редоке-индикаторамп и 
специфическими индикаторами, применяемыми в методах окис
ления восстановления?

13. Какие способы установления конечной точки титрования 
в методах окисления восстановления наиболее распространены: 
безындикаторный, с рсдокс-индикатором или с помощью специ
фического индикатора?

14. Как связан интервал перехода редокс-индикатора с его 
стандартным окислительно-восстановительным потенциалом?

15. Как подбираются редокс-индикаторы? Привести конкрет 
ные примеры.

16. Величина скачка титрования составила 0,84...1,02 В. К а 
кие редокс-индикаторы можно использовать в данном титро
вании?

17. Потенциал в точке эквивалентности оказался равным 
1,05 В. Какой из редокс-индикаторов наиболее подходит для 
установления точки эквивалентности?

18. Можно ли использовать фснилантраниловую кислот» к.¡к 
индикатор при титровании 0,05 М НЫОа 0,02 М раствором 
КС 10:5 при pH 0?

19. В трех различных окислительно-восстановительных реак
циях значения потенциалов в точке эквивалентности оказались 
равными: 1,16; 0,97 и 0,75 В. В каком случае в качестве инди
катора может быть использован дифенилбензидин?

20. Какие реакции называются автокаталитическими? Пока 
зать механизм автокатализа на конкретном примере.

21. Какие реакции называют индуцированными? Как объяс
няются реакции сопряженного окисления?

22. Каков механизм сопряженного окисления хлорид-ионов 
С1 при титровании Ре21- перманганатом калия в солянокислой 
среде?

23. Какие реагенты вводят в раствор, содержащий 1ч'м



и С1 -ионы, перел титрованием перманганатом и каково их на
значение?

24. Какие условия (температура, pH, скорость добавления 
титранта) необходимо соблюдать при титровании оксалата 
натрия раствором К М п 0 4 ? Дать необходимые пояснения.

25. В  каком отношении оксалат натрия является более удоб
ным исходным веществом для установления титра КМпО^, чем 
щавелевая кислота?

26. Привести примеры перманганатометрического титрова
ния: прямого, обратного и по замещению.

27. Предложить перманганатометрический способ определе
ния двухвалентного, трехвалентного и общего содержания желе
за в растворе, если железо находится в обеих формах.

28. Сравнить достоинства и недостатки методов пермангана- 
тометрии и хроматометрии.

29. При каких условиях (температура, кислотность раствора, 
продолжительность титрования и др.) выполняются иодометриче- 
ские определения?

30. Можно ли действием К1 восстановить: а) Ре3+ до Ре2+ 
в присутствии НгБСХ; б) Ре3+ до Ре24 в присутствии Н 3РО 4;
в) Н,чА й()| до НАвОг при pH 3,0; г) Би"1* до Бп2^ д) Си24 
до Си [ ?

31. Иодометрическое определение сульфитов можно прово
дить прямым и обратным титрованием. Как это практически осу
ществляется и почему предпочтителен метод обратного титро
вания?

32. Как иодометрически определяют содержание: а) окисли
телей: б) восстановителей; в) ионов СГ2О7 и Ре3+ при их 
совместном присутствии? Для каждого случая записать уравне
ния реакций, расчетные формулы и указать значения молярной 
массы эквивалента определяемых веществ.

33. Какие индикаторы используют в методе броматометрии? 
На чем основано их действие?

34. Для титрования каких веществ используется бромат-бро- 
мидный раствор? Как  устанавливается концентрация этого 
раствора и что является фактически титрантом при его исполь
зовании? Записать уравнения реакций.

35. Назвать окислительно-восстановительный метод, с помо
щью которого определяют содержание сильных кислот в водном 
растворе. Записать уравнения реакций.

36. Назвать основные реактивы и средства, используемые 
для предварительного восстановления веществ, определяемых 
титрованием. Каким требованиям должны удовлетворять эти 
восстановители?

37. Построить кривые титрования и подобрать индикатор 
при титровании: а) 0,1 М  РеЗО« 0,02 М раствором К М п 0 4 при 
pH 0,0 и pH 3,0; б) 0,05 М НАэОг 0,02 М  раствором КМпС>4 
при pH 2,0; в) 0,02 М  Na2S20;^ 0,01 М раствором Ь; г) 0,1 М 
Ре8()4 0,1 М раствором С е ( 8 6 4 ) 2; 5) 0,1 М  Ре $ 0 4  0,05 М  раство



ром ЫН^УОц при с (Н  + ) =  1,0 моль/л; д) 0,05 М  Бп С Ь  0,05 М 
раствором ЫН4УОз при с(Н  + ) =  1,0 моль/л.

38. Рассчитать область скачка титрования, окислительно-вос
становительный потенциал в точке эквивалентности и подобрать 
индикатор при титровании: а) 0,05 М  Ре504 0,01 М  раство
ром КС Ю з при с (Н  ’~ )= 0 ,1  моль/л; б) 0,1 М Р е 8 0 4 0,02 М 
раствором КВгОз при с(Н  + )= 0 ,1  моль/л; в) 0,05 М  Н 250;! 
0,02 М  раствором К М п 0 4 при с (Н  + ) =  1,0 моль/л и 10 ~ м о л ь / л ;
г) 0,05 М  РеБ 0 4  0,01 М раствором К 2СГ2О? при с (Н  + ) =  
=  0,1 моль/л; д) 0,05 М НЫО* 0,02 М  раствором КМ Г1О4 при 
с(Н + ) =  0,1 моль/л; е) 0,05 М  нКЮ г 0,02 М  раствором КС Ю з 
при с(Н + )= 1 ,0  моль/л и 0,1 моль/л; ж ) 0,06 М  Эп С Ь  0,02 М  
раствором КВгОз при pH 0,0 и pH 2,0; з) 0,01 М  НгЭОз 0,01 М 
раствором Ь  при pH 0,0 и pH 2,0; и) 0,03 М Н А з0 2 0,01 М  рас
твором К Ю з  при с (Н +)= 3 ,0  моль/л; к) 0,05 М  НАэОг 0,05 М 
раствором Ь  при с (Н +) =  10—1 моль/л; л) 0,1 М  К 4р с (С Ы )ь  
0,02 М  раствором К М п 0 4 при с (Н  + ) =  0,1 моль/л; м) 0,05 М  
и ( $ 0 4)г 0,02 М  раствором К М п 0 4 при pH 1,0; н) 0,03 М  НАэОг
0,01 М  раствором ЫаСЮз при pH 0,0; о) 0,03 М  ¿ЬС1з 0,05 М 
раствором КВгОз при pH 0,0.

Д  З а д а ч и

1. Уран восстановили до и 3+ и продуванием воздуха через 
раствор окислили до и 4+. На титрование 25,00 мл раствора ура
на израсходовали 18,35 мл 0,08520 н. раствора К М п 0 4 (/,кВ =  'Л ). 
Рассчитать концентрацию урана в растворе (г/л).

М асса урана в 25,00 мл исследуемого раствора вычисляется по формуле 

С( 'А К М п 04 )К (К М п 0 4)Л1(/1КВ(и )и )
ш ( и ) = -------------Гооо------------ ■

Концентрацию урана в растворе (г/л ) можно выразить следующим обра
зом:

сС Д К М п О О  К (К М п О 4)М (/ ЭИ0( и ) и )  • 1000 
С 1 1000-25,00

При титровании раствором К М п 0 4 уран окисляется по схеме

и 4+ +  2Н*0 =  и О | + 4- 4 Н + +  2с
Следовательно, фактор эквивалентности урана ^к» ( и )  =  1/2 и М {1Л и )  =  
=  '/ 2.238,029 =  119,015.

Таким образом, концентрация урана в растворе составляет:

0,08520-18,35-119.015-1000 .
С<и) = ---------1000-25.00--------- =  7.4428 =  7.443 г/л.

2. Навеску руды, содержащей МпС>2, массой 0,4050 г обработа
ли 50,00 мл 0,100 н раствора Н 2С 2О4 (/9Кв =*= У 2) в присутствии 
Н 25 С>4. На титрование избытка щавелевой кислоты израсходова-



ли 21,42 мл раствора перманганата с П К М п О ^ Р е ) =  0,005836. 
Вычислить массовую долю ( % )  марганца в руде.

Определение выполнено по методу обратного титрования, поэтому

. в  (  с( ' / 2  Н аС 2 0 4 ) ^ ( Н 2 Сг0 4 ) -  с (7 БК М п 0 4)1/(КМп0<)\
\ 1000 ) х

1 лп
Х М (/ ,КН( М п )М п )

т(п р обы )

В  условии задачи отсутствует значение с ( '/ й К М п 0 4), н о  дана величина 
Т ( К М п 0 4/[-е). Выражаем концентрацию К М п 0 4 через данный условный титр:

сСД КМ пО .,) == '1 И>>1 ; и ( Р е )  =  1.

Восстановление М п 0 2 происходит по схеме

МпО* (т ) +  4 Н + +  2е~ =  М п21 +  2Н20

Следовательно, фактор эквивалентности марганца составляет: />к„ (М п ) =  Ч г 
отсюда М ( '/ 2М п ) = '/2-54.938 =  27,469.

Подставляем численные значения в первоначальное уравнение и находим 
содержание марганца н руде:

/  0,1000 • 50,00 0,005836 • 1000 • 21,42 \ „  [ 00
} 27'469‘1)4050 = ‘8'7305 = 1 8 '73%-V 1000 1000-55,847 / ’ 0,4050

3. К  раствору Сс1 8 0 4  объемом 20,00 мл добавили оксихино- 
лин. Осадок отфильтровали, промыли и растворили в соляной 
кислоте; выделившийся 8 -оксихинолин после прибавления ра
створа КВг оттитровали 18,20 мл 0,1010 н. раствора КВгОз 
(/-,кв =  1 /|б) • Вычислить молярную концентрацию и титр раство
ра C d S 0 4 .

Записываем уравнение реакции растворения оксихинолината кадмия:

(т ) +  2Н> = 2  | +Сс12+

Н-оксихинолин

Выделившийся 8-оксихинолин титруют раствором КВгО з, но фактическим ти- 
трантом является В г2 как продукт взаимодействия КВгО з и В г2 (ВгО з' 4- 5Вг +  
+  6 Н + =  З В г 2 +  ЗН 20 ) :

ОН ОН

Вг

И з уравнения видно, что на каждый моль 8-оксихинолина расходуется 2 моль 
В г 2, т. е. 4 электрона ( Вг  ̂  2е =  2 В  г—), а на моль СсЮ.г2 будет приходиться 
4-2 =  8 электронов. В  связи с этим при броматометрическом определении кад
мия по замещению через оксихинолинат фактор эквивалентности сульфата кад-



мия составит '/в- Выражаем массу Сс1Й04 в 20,00 мл раствора через молярную 
концентрацию эквивалента К В гО :), причем /:»Кв(КВгО;«) =  '/«, гак как ВгО :( 4- 
4-НН +  6 с* =  Вг ЗЛ^О : т  =  с (1 Д  КВгО;>) V ( КВгО .() • М ('/в (,с1 $ 0 () • '/пнш- 
Находим молярную концентрацию С (1504 в исходном растворе:

, „ , 1 Р Л , 6 '(7 8К В гО ;0 1 / {К В гО 3)М (7 „С с 1 й ( ) , ) ’1(Ю() 
с юоом (Сс150̂ )-20,00

0,1010.18,20
= 0,01149 моль/л.8-20,00

Вычисляем титр этого раствора, исходя из молярной концентрации: /'(('.(¡ЯСЬ) =  
=  с (СсЭБОО-М (С<18О0 - 1/Ю00 —  0,01149-208,47 - 10 ! =  2,395- К) 1 г/мл.

4. Рассчитать индикаторную ошибку титрования 20,00 мл 
0,1 и. сульфата ванадила УОЭСХ (/)К« =  1) 0,1 п. раствором 
К М 1Ю 4 (/*ки =  Чъ) при [Н ' ] =  1 моль/л с /У-фенилантраииловой 
кислотой в качестве индикатора (интервал перехода равен 
Яннд ±  0,03 =  1,08 ±  0,03 В ).

В  расчетах используем значения Е "  следующих полуреакций:

М пО} +  8Н 1 +  5е =  М п 2 + +  4Н*0, £',* =  1,51 В, а =  5 
У О 21 +  Н20  =  УО / +  2Н * +  е ', Е'\ =  0,9996 В . Ь =  1.

где а и Ь — числа принятых и отданных электронов в соответствующих полу- 
реакциях. Находим значение окислительно-восстановительного потенциала систе
мы в точке эквивалентности:

Е  а г :; 4- ь т  5 - 1,51 +  ь о , ; ш о  42
а +  Ь 6 ’

В  этом уравнении £ (/ и Е\  значения стандартных окислительно-восстанови
тельных потенциалов пар при [Н 4 | =  1 моль/л.

Интервал перехода используемого индикатора составляет 1,05 4 -  1,11 В 
(см. условие примера). В  связи с: тем, что значение Е  в точке эквивалентности 
(1,42 В )  существенно выше верхнего значения интервала перехода индикатора, 
при использовании Л'-фонилантраниловой кислоты в качестве индикатора ра
створ У 0 8 0 4 будет недо1 итровал, при этом в конце титрования значение потен
циала составит 1,11 В  (в данном случае берем верхнее значение интервала пе
рехода). Подставляем эго значение в уравнение Нернста для ванадиевой пары 
и находим ошибку.

1,11 =  0.9996 +  0,0591К ^ / 4] ;

[У О ^ ] 1 ,1 1 -  0,9996 0,1106 
8 “ [У 0 7ТТ  “  0,059 “  0,059 —  ’

_  ю 1-87 =  74, т. е. [У  О ? ]  =  74 • [ У О 2'* ).[У02+]
п  ,  [У 0 2+] 100 [У 0 2+]-100 Ю О [У О а~]

[У 0 2+] +  [УО ТТ " [ У 0 2+] 4- 7 4 [У0 *+] —  75 [У О 21 ] “  1*33^ ’

Поскольку раствор недотитрован, ошибка титрования должна иметь знак 
минус, т. е. — 1,33 % .  Ввиду существенной ошибки для точного титрования ионов 
У 0 2+ раствором К М п 0 4 данный индикатор рекомендовать нельзя.

5. Какую массу К М п 0 4 надо взять для приготовления:
а) 500,0 мл 0,05 н. раствора ( ¡зкв — '/5)\ б) 500 мл раствора с 
Т (К М п 0 4/Ре) =  0,005932; в) 250,0 мл раствора с Г (К М п 0 4 /Са0 )=  
=  0,005246? Во всех случаях предусматривается титрование в 
кислой среде. Ответ: а) 0,7902 г; б) 1,6786 г; в) 1,4783 г.



6 . Какой объем 0,5000 н. К М п 0 4 (Дки =  '/5) необходимо при
бавить к 500,0 мл раствора с Т (К М п 0 4/Ре) =  0,00280, чтобы 
получить: а) раствор с Т (К М п 0 4) =  0,004250; б) раствор с 
Т (К М п 0 4/Ре ) =  0,00400; Ответ: а) 115,35 мл; б) 25,07 мл.

7. До какого объема следует разбавить 500,0 мл 0,1000 н. 
К 2СГ2О 7 (/,кн =  'А ),чтобы получить: а) раствор с Т (КгСг20 7 ) =  
=  0,003922; б) .раствор с 7 (К 2Сг20 7/Ре) =  0,00500? Ответ:
а) 625,1 мл; б) 558,5 мл.

8. Какую  массу ЫагБдОз-бНгО следует взять для приготовле
ния: а) 500,0 мл 0,02 н. раствора (¡р9кв (Ыа2520з*5Н20 ) =  1);
б) 200,0 мл раствора с 7 (Ы а ^ О з / Ь )  =  0,006432; в) 250,0 мл 
раствора с 7 (Ы а ^ О з/ С и ) =  0,001345? Ответ: а) 2,4818 г;
б) 2,5157 г; в) 1,3132 г.

9. На титрование 20,00 мл раствора РеБ04 в сернокислой 
среде израсходовали 22,50 мл 0,1000 н. К 2Сг207 (/-«и = ‘/в). 
Сколько воды нужно добавить к 200,0 мл раствора сульфата ж е
леза. чтобы сделать раствор точно 0,0500 н. (/чкн= 1 )?  Ответ:
250.0 мл.

10. Вычислить молярную концентрацию раствора 12, если на 
титрование 0,1008 г Аз20з израсходовано 20,00 мл этого раство
ра? Ответ: 0,1019 моль/л.

11. Навеску стали массой 0,2548 г с содержанием марганца 
1,09% растворили, окислили марганец до М п04 и оттитровали
18,50 мл раствора ЫазАэОз. Рассчитать молярную концентрацию 
эквивалента раствора ЫагАэОз и его титр по Мп. Ответ: 
0,01366 моль/л '/ 21ч|азА5 Рз; 0,0001501 г/мл.

12. Какую  массу руды, содержащей около 60%  Ре20з, сле
дует взять для анализа, чтобы после соответствующей обработки 
на титрование полученной соли железа ( I I )  израсходовать
20.00 мл 0,1 н. раствора К М п 0 4 (/,кв =  ' / 5 ) ?  Ответ: 0,27 г.

13. Рассчитать массу вещества, содержащего 0,3%  серы, что
бы на титрование полученного из нее Н23 потребовалось
10.00 мл 0,0500 н. раствора 12 (/9К» (12) =  1 /2) - Ответ: 2,6717 г.

14. К  кислому раствору К1 прибавили 20,00 мл 0,1133 н. 
К М п 0 4 (Д«н — 1 /5 ) и выделившийся иод оттитровали 25,90 мл 
раствора Ы а2520з. Рассчитать молярную концентрацию эквива
лента раствора 1\а2$20з, Ответ: 0,08749 моль/л.

15. Вычислить концентрацию раствора Ы а^ О и  (моль/л), 
если 20,00 мл раствора дихромата с 7 ( К 2Сг20 7/Ре) =  0,005584 
г/мл после добавления К1 выделяют такое количество 12, кото
рое оттитровывается 32,46 мл раствора Ыа2820з. Ответ: 
0,06161 моль/л.

16. К  навеске КгСг20 7  массой 0,1500 г добавили НС1 и избы
точное количество К1, выделившийся иод оттитровали 21,65 мл 
раствора тиосульфата. Рассчитать молярную концентрацию эк
вивалента раствора Ыа2520з и 7 (Ы агЗгО з/Ь). Ответ: 0,1413 
моль/л; 0,01793 г/мл.

17. И з технического сульфита натрия массой 0,5600 г приго
товили 200,0 мл раствора. На титрование 20,00 мл раствора



израсходовали 16,20 мл раствора иода, имеющего Т ( 12/А&2 0 з) =  
=  0,002473. Определить массовую долю ( % )  Ыа^ЯОз в образце. 
Ответ: 91,15%.

18. В 20,00 мл раствора Гн'еС1;} железо восстановили до Ре2* 
с помощью (избыток последнего удалили действием Н^СЛа) 
и оттитровали 19,20 мл 0,1045 н. К М п 0 4 (/,кк =  1 /г.) - Какая мас
са Ре содержалась в 100,00 мл исходного раствора? Ответ: 
0,5603 г.

19. Навеску пергидроля массой 2,5000 г перенесли в мерную 
колбу вместимостью 500,0 мл. На титрование 25,00 мл раствора 
израсходовали 18,72 мл 0,1 н К М п 0 4 (/}К|, =  '/5) (/ (= 1,124 ). 
Вычислить массовую долю ( % )  Н 2О 2 в пергидроле. Ответ: 
28,63%.

20. Навеску пробы, состоящей только из Ре и Ре^О.*, массой 
0,2250 г растворили, восстановили железо до Ре21 и оттитровали
37,50 мл 0,0991 н. раствора К М п 0 4 (/-,Кв —  'Л)- Вычислить мас
совую долю ( % )  Ре и Ре20;« в пробе. Ответ: 74,18% 1;е и 
25,82% Ре20 3.

21. После растворения цемента массой 0,5020 г и отделения 
кремниевой кислоты железо восстановили до Ре2'* и оттитровали 
15,41 мл раствора дихромата калия (Т  ( К 2СГ2О7) =  0,000500). 
Вычислить массовую долю ( % )  РеаОа в цементе. Ответ: 2 ,50%.

22. После растворении навески оксида железа массой 0,1000 г 
и восстановления железа до Ре'и ' на титрование израсходовали 
12,61 мл 0,09931 и. раствора К 2СГ2О 7 (/ч™ =  '/<;)• Определить, 
какую формулу имел анализируемый оксид: РеО, Ре2 0 .ч или 
Ре:5( )4? Ответ: Г'е^Оз.

23. Навеску технического СиС1 массой 0,2600 г растворили в 
избытке солянокислого раствора ЫН41;е ( 8 0 4 )2. На титрование 
образовавшихся ионов Ре2* израсходовали 20,18 мл 0,1200 н. 
раствора К 2СГ2О7 (/\кп ='/<;)• Найти массовую долю ( % (  в об
разце. Ответ: 92,21 % .

24. Определить массовую долю ( % )  8 п в бронзе, если ¡1а тит
рование раствора, полученного из 0,9122 г бронзы, израсходова
ли 15,73 мл 0,03523 п. 12 (/',*„ (Ь )  =  ’/2). Ответ: 3,61%.

25. Серу из навески угля массой 0,1900 г перевели в 8 О2, ко
торый поглотили разбавленным раствором крахмал;) и оттитрова
ли 20,45 мл 0,02088 н. раствора 12 (/,*„ Рассчитать 
массовую долю ( % )  серы в угле. Ответ: 3 ,59%.

26. Из навески известняка массой 0,1862 г, растворенной и 
Н О , ионы Са2*~ осадили в виде С а С ^ О ^ Ь О . Промытый осадок 
растворили в разбавленной Н г8 0 4 и образовавшуюся 
Н 2С 2О4 оттитровали 22,15 мл раствора перманганата калия 
Т (К М п 0 4/СаС0з) =  0,005820). Рассчитать массовую долю ( % )  
СаСОз в известняке. Ответ: 69,23 % .

27. Кальций из раствора осадили в виде СаСаО-гНаО, осадок 
отфильтровали, промыли и растворили в разбавленной П28 0 4. 
Образовавшуюся кислоту Н2С2О4 оттитровали 20,15 мл раствора



KMn0.i, имеющего Т ( К М п 0 4/Са0) =  0,01752. Какая масса 
кальция содержалась в растворе? Ответ: 0,2523 г.

28. Уран, содержащийся в 50,00 мл раствора, пропустили 
через редуктор Джонса для восстановления до Продува
нием воздуха через раствор окислили уран до l J 4 i, и на титрова
ние последнего израсходовали 21,30 мл 0,09940 н, раствора 
К::*л‘: > ( =  '/<>)• Рассчитать концентрацию урана в растворе 
(г/л). Ответ: 5,04 г/л.

29. Вольфрам, содержащийся в 25,00 мл раствора, восстано
вили до W ( I I I )  с помощью гранулированного свинца. Затем к 
раствору прибавили избыток железоаммонийных квасцов 
(W  ( i l l )  3 IV 4  — W  (V I)  -f- 3Fe2+) и образовавшиеся ионы 
I V ' ' оттитровали 21,20 мл 0,05025 н. раствора К 2СГ2О7 (/\кн =

‘л )  ¡5 присутствии дифениламиносульфокислоты в качестве 
индикатора. Определить концентрацию вольфрама в растворе 
(мг,/\1,'|). Ответ: 2,01 мг/мл.

30. К  раствору, содержащему 0,1510 г технического КС  10:», 
при.in.ш 100,0 мл 0,09852 н. раствора Na^CaOi {f-tKn =  1 /2), избы
ток которого оттитровали 22,60 мл 0,1146 п. КМпО* (/'•,«» =  1 /5). 
Вычислить массовую долю ( % )  КСЮ з в образце. Ответ: 98,23%.

31. Рассчитать массовую долю ( % )  М п 0 2 в природном ии- 
ролюзите. если образец массой 0,4000 г обработали разбавлен
ной 11■>S ( ) |. содержащей 0,6000 г Н2С2О4 • 211^0, и избыток щаве
левой кислоты оттитровали 23,26 мл 0,1 129 н. КМпО* =  1 /г>). 
О п и т :  74.91 % .

32. Рассчитать массу образца, содержащего около 05 %  
МиО?, чтобы после взаимодействия с 50,0 мл 0,1 и Н2С2О* (/,«» =

'/;.) избыток ее оттитровывался 25,0 мл раствора КМпО* 
(1,00 мл раствора КМпО* эквивалентен 1,05 мл раствора 
11л::,(),). Ответ: 0,1588 г.

33. К раствору КС Ю з прибавили 50,00 мл 0,1048 М раствора 
|-'oS()|, избыток кото[)()1'о оттитровали 20,00 мл 0,09450 п. 
КМ пО, 1 /г»)- Какая масса КСЮ з содержалась н |>астворе? 
Oieer. 0,0684 г.

34. Какая масса кальцин содержится в 250,0 мл раствора 
СаСГ>. если после прибавления к 25,00 мл его 40,00 мл 0,1000 н. 
(NII.O2C 2O 4 (/.,*„ =  1 /2) и отделения образовавшегося осадка 
C a C iO c lIa O  на титрование избытка (ЫП^гСгО* израсходовали
15.00 мл 0.02000 н. К М п 0 4 (/экв =  ’Д )? Ответ: 0,7415 г.

35. После растворения навески стали массой 1,2430 г хром 
окислили до СГ2О 7- . К  раствору прибавили 35,00 мл раствора 
соли Мора и избыток Fe24 оттитровали 16,12 мл раствора 
КМпО.,. Рассчитать массовую долю ( % )  Сг в стали, если

(КМпО,|) =  0,001510, а 25,00 мл раствора соли Мора эквива
лентны 24.10 мл раствора К М п 0 4. Ответ: 1,17%.

36. Навеску нитрозы (H 2SO 4 с оксидами азота) массой
1,025 г взвесили в стеклянной ампуле и разбили ее в 25,00 мл 
0.1000 п. КМ пО* (/,,<« =  1 / 5). После окончания реакции добавили
20.00 мл 0.1000 М  FeSO* и избыток железа ( I I )  оттитровали



17,50 мл 0,1000 н. К М п 0 4. Вычислить массовую долю ( % )  
N 203  в нитрозе. Ответ: 4,17%.

37. Навеску технического ЫагЭОз массой 0,4680 г прибавили 
к 100,0 мл 0,1000 н. раствора 12 (/,« ( Ы  =  1/а) • Избыток иода от
титровали 42,40 мл раствора Ыа25 20п, имеющего 7 '(№ 2820 :}/С и ) =  
=  0,006215. Вычислить массовую долю ( % )  N8280;! в образце. 
Ответ: 80,53 % .

38. К  25,00 мл раствора Н 28 прибавили 50,00 мл 0,01960 н. 
раствора 12 (!-,к» ( Ь ) — ‘/а) и избыток иода оттитровали 11,00 мл 
0,02040 н. ЫагЗгОз (/»к* — 0- Вычислить концентрацию Н 28 в ра
створе (г/л) Ответ: 0,5150 г/л.

39. Для определения содержания формальдегида НСО Н н а 
веску технического препарата массой 0,2879 г растворили в воде, 
добавили ЫаОН и 50,00 мл 0,1004 н. раствора \2 (/ ,« ,Л Ь )=  Л ) :

Н С Г  +  3 № О Н +  Ь ^ Н С Г  +  2№ 1 +  2Н20  
\ Н  х СШа

После подкисления раствора на титрование избытка иода пошло 
15,20 мл раствора тиосульфата с Т (ЫагБгОз) =  0,01600 г/мл. 
Вычислить массовую долю ( % )  формальдегида в препарате. 
Ответ: 18,16%.

40. К  25,00 мл раствора солянокислого гидроксиламина при
бавили 25,00 мл 0,1 н. раствора КВгО з (/чк» =  1 /б) ( К  =  0,9876):

Ы Н гО Н -Н + +  В гС Ь * *Ы О Г  +  В Г  +  2НЧ +  Н аО

Избыток бромата оттитровали иодометрически, затратив 15,00 мл 
раствора тиосульфата с Т (Ы а2820з) =  0,01634. Определить кон
центрацию раствора гидроксиламина ЫН2ОН (г/л). Ответ: 
0,2023 г/л.

41. Для определения хрома ( I I I )  в присутствии ионов С Ю 4
к 20,00 мл раствора прибавили 50,00 мл 0,1032 н. раствора 
№ В г О  (^кв= | /2)-и некоторое количество концентрированного 
раствора ЫаОН, а избыток гипобромита оттитровали 21,45 мл 
0,1014 н. раствора Н20 2 (/»„ =  '/2). Какая была концентрация 
Сг3+ (г/л) в анализируемом растворе? Ответ: 2,5868 г/л.

42. Рассчитать массовую долю ( % )  меди в руде, если из на
вески руды массой 0,6215 г медь перевели в раствор в виде Си , 
добавили к этому раствору К1 и на титрование выделившегося 12 
израсходовали 18,23 мл раствора тиосульфата натрия с 
Т ( № 2520з/Си) =  0,006208. Ответ: 18,21%.

43. К  подкисленному раствору Н 20 2 прибавили избыточное ко
личество К1 и несколько капель раствора соли молибдена в ка 
честве катализатора. Выделившийся 12 оттитровали 22,40 мл 
0,1010 н. ЫагБгОз (/5КВ =  1). Какая  масса Н20 2 содержалась в 
растворе? Ответ: 0,03848 г.

44. Раствор Н 20 2 приготовили разбавлением 25,00 мл 3%-ной 
перекиси водорода до 250,0 мл. Сколько миллилитров полученного



раствора следует взять, чтобы на его титрование после обработки 
НС1 и К1 израсходовать 25,00 мл 0,1500 М  Ыа2820 3? Ответ: 21,26 мл.

45. Какой объем хлорной воды, содержащей около 2 %  хлора, 
следует взять, чтобы на ее иодометрическое титрование израсхо
довать около 20,00 мл раствора тиосульфата натрия Т (Ы а^ О ч-  
• 5Н 20 ) =  0,02453) ? Ответ: 3,50 мл.

46. В мерную колбу вместимостью 250,0 мл поместили навес
ку белильной извести массой 3,359 г и добавили воды до метки. На 
иодометрическое титрование 25,00 мл полученного раствора по
требовалось 18,29 мл раствора тиосульфата с Г  ( № 2820з-5Н20 ) =  
=  0.2453. Вычислить массовую долю ( % )  активного хлора в бе- 
лильнои извести. Ответ: 19,08%,

47. Пробу отбеливающего раствора объемом 20 00 мл разба
вили в мерной колбе до 250,0 мл и 50,00 мл этого раствора оттитро
вали иодометрически, затратив 21,16 мл 0,1241 н. ЫагБгО:} ( / ,К11 =  
=  I). Рассчитать концентрацию активного хлора в первоначаль
ном растворе (г/л). Ответ: 23,2745 г/л.

48. Навеску технического РеС13 массой 4,208 г растворили в 
мерной колбе вместимостью 250,0 мл. К  20,00 мл полученного 
раствора добавили К1 и кислоты и выделившийся иод оттитоовати

' ?оЛЛ ь° ' ^ 2 3 0  и- ( ^ =  Вычислить массовую до-
лю {/о) ЬеСЬ» в образце. Ответ: 98,28%,

49. Навеску руды, содержащей М п02, массой 0  1000 г обра
ботали концентрированной Н С I. Образовавшийся хлор отогнали 
и поглотили раствором К1. Выделившийся иод оттитрован 21,25 мл 
0,05200 н. N8 2 8 2 0 3  (/экВ = ! ) -  Вычислить массовую долю' ( % )  
М п 0 2 в руде. Ответ: 48,03%. '

50. Из 25,00 мл раствора свинец осадили в виде РЬС г04, оса
док отфильтровали, промыли, растворили в кислоте и добавили 
избыток К1 На титрование выделившегося 12 израсходовали
21,50 мл 0 ,1 0 1 0  н. Ыа28 2Оз (/экя =  1). Рассчитать концентрацию 
свинца в растворе (моль/л). Ответ: 0,0290 моль/л.

5 1 ‘ с1л?И 0ПРеделении N 8 2 8 0 4  в растворе методом Иодометрии 
ионы 8 0 4 путем ряда превращений заменили эквивалентным 
количеством ионов С г0 4 . Раствор подкислили, прибавили К1 и 
выделившийся 12 оттитровали 20,40 мл 0,01980 н. № 2820 3 (/,„„ =
== 1). Какая масса Ыа28 0 4 содержалась в исследуемом раствопе^ 
Ответ: 0,0191 г. 1 ‘

52. На титрование 12, выделенного из 20,00 мл раствора НС1 
избытком смеси К Ю 3 и К1, израсходовали 18,25 мл 0 ,0 2  и. 
Ыа2820з (/,кп =  1) (/( =  0,9825). Написать уравнение реакции 
между НС1 и иодат-иодидным раствором и вычислить, какая мас- 
О^ЗШ  соде^жалась в 200,0 мл анализируемого раствора. Ответ:

53. Раствор, содержащий смесь РеС13 и К 2Сг20 7, довели до 
объема 1 0 0 ,0  мл и оттитровали иодометрически в двух отдельных 
пробах (аликвоты по 20,00 мл). На титрование первой пробы 
затратили ]/\ мл 0 ,0 2 0 0 0  н. Ыагв^Оз (ДКв = 1 ), что соответствует 
сумме Ре и Сг. Ко второй пробе прибавили пирофосфат натрия



для связывания Рея+ в комплекс, и на ее титрование израсходова
ли Уз мл Ы а ^ О ;, той же концентрации. Рассчитать массу ж е
леза и хрома в растворе (см. табл.):

Вириаи г V1, мл V ;,  М Л Варилит 1’ | , М Л V >. мл

1 19,45 12,20 4 1 Н,('>7 9,23
2 20,50 11,40 0 22,05 15,80
3 21,72 10,35 и 20,12 (¡.(»О

Ответ: 1) 0,0405 г Не и 0,0212 г. Сг; 2) 0,0508 г Го и 0,0198 г Сг; 
3) 0,0635 г Ре и 0,0179 г Сг; 4) 0,0527 г Ре и 0,0160 г Сг; 5) 0,0349 г 
Ре и 0,0274 г Сг; 6) 0,0755 г Го и 0,01 14 г Сг.

54. Металл из раствора соли (см. в таблице по вариантам) 
осадили в виде оксихииодината, осадок отфильтровали, промыли 
и растворили в НС1; выделившийся 8-оксихинолип после прибав
ления К В г  оттитровали раствором КВгОз с индикатором метило
вым красным (фактическим титрантом является Вт* как продукт 
взаимодействия КВгОл и К В г ) . Вычислить концентрацию раствора 
соли металла (моль/л и мг/мл), если на титрование 25,00 мл 
анализируемого раствори затратили V мл 0,1085 и. раствора 
КВгОз (/чкв=  7«).

Вари
ант

Формула
соли

п ( В ы  
на атом 
металла 
в соли по 
реакции, 

мол ь

V (тит- 
р а н та ), 

мл

3 а р и - 
ант

Формул а 
СОЛ и

п (В т , )  
па атом 
металла 
н соли по 
реакции, 

моль

V (тиг 
р анта ), 

мл

1 А 1 , ( * 0 4):, 6 23,00 7 4 19,95
2 А1 ( N 03)3 (1 20,75 8 Мп01* 4 19,00
3 В 1 ( N 0.1 );4 6 18,41 9 р и а ь с о о ь 4 21,91
4 Сс1,Р207 4 21,20 10 8ЬС1:! (» 23,14
5 С и  ЙО, 4 21,84 11 7. п ( 'Ь 20,82
(5 С М О И Ь С О я 4 20,90 12 гП :,(Р (> 4 Ь 4 22,65

Ответ: 1) 0,004156 моль/л и 1,423 мг/мл; 2) 0,007505 моль/л и 
1,598 мг/мл; 3) 0,006658 моль/л и 2,630 мг/мл; 4) 0,005750 моль/л 
и 2,293 мг/мл; 5) 0,01185 моль/л и 1,891 мг/мл; 6) 0,005669 моль/л 
и 1,254 мг/мл; 7) 0,00541 1 моль/л и 0,761 мг/мл; 8) 0,01034 моль/л 
и 1,301 мг/мл; 9) 0,01189 моль/л и 3,867 мг/мл; 10) 0,008369 моль/л 
и 1,909 мг/мл; 11) 0,01130 моль/л и 1,539 мг/мл; 12) 0,004096 
моль/л и 1,581 мг/мл.

55. Навеску одного из органических соединений (см. в табл.) 
массой 1,000 г растворили в мерной колбе вместимостью 250,0 мл 
и объем довели до метки. К  20,00 мл полученного раствора доба-

зоз



пили 50,00 мл 0,09815 н. раствора бромат-бромида калия 
(/,К1, (К В г О :!) —- '/ б ), избыток которого оттитровали иодометриче- 
ски. затратив V мл 0,1049 н. раствора N 3 2 8 2 0 3  (/-,кв =  1). Вычис
лить массовую долю ( % )  основного вещества в анализируемом 
образце.

В;фн
; 1 м 1

Вещество Ф ор м ула м.
I / МОЛ 1.

п (В г2) на 
моль вещ е 

ства 110 
реакции, 

м ОЛ 1>

.мл

[
2

п Толуидин С Н 3С вН 4МН* 107,16 3 ¡0,15
Резорцин С 6Н 4(О М )а 110,12 3 9,413

4
Фенол СвН 5ОН 94,12 3 8,95
ч Крезол сн3с6н4он 108,14 3 11,36Г, Анилин СбНвЫНа 93,13 3 8,1511 Лист.) пилил С б Н .^ Н С О С Н , 135,16 3 15,627 о Нитрофенол Ы 0 2С 6Н 4ОН 139,12 2 28,068 Тимол С Н з (С 3Н 7)С 6Н 3ОН 150,21 2 27,159 Суд ьфанидамид 
(суд ьфадимезин)

С ] 2Н ] 4 О 2 278,34 2 36,05

К! 8-Оксихинолин СйНбЫОН 145,17 2 27,621 1 |М !.'|фтол С 10Н 7ОН 
СеНчОН (N 02)2

144,17 1 36,4112 2,4-Динитрофенол 184,11 1 39,17

Ответ: 1) 85,79%; 2) 89,94%; 3) 77,82%; 4) 83,71 % ;  5) 78,63%; 
(>) 92 .05%; 7) 85,39%; 8) 96,67%; 9) 97,93%; 10) 91,19%- 
I I )  98 ,04%; 12) 94,39%.

56. Навеску органического соединения массой 0,1000 г (см. 
| абл.) растворили и добавили 50,00 мл 0,500 М ЫН4\Ю 3, при этом 
V (V ) переходит в V ( IV ) .  Остаток Ы Н ^О з оттитровали V мл 
0,0250 М  раствора Ре 8 0 4 в присутствии фенилантраниловой 
кислоты и качестве индикатора. Вычислить массовую долю (% )  
вещества в образце.

Вари
¿им

Вещество М.
г/моль

п (ГЧН^Оа) 
на моль ве
щества но 
реакции, 

моль

^(РеБО,),
мл

1 Дй метил глиоксим (С Н зС = Ы О Н )2 116,12 4 3,45
2 Р-Фурфуральдоксим С бН б0 2Ы 111,10 6 2,25
3 Кулферон С йН вЫ ( \ 0 ) 0 \ Н 4 155,16 2 48,45

Ответ: 1) 70,07%; 2) 45,25%; 3) 99,98%.
57. Д ля определения аскорбиновой кислоты (А/= 176,13 г/моль) 

в фруктовом сиропе взяли пробу объемом 100,0 мл и оттитровали



15,25 мл 0,0100 н. раствора хлорамина Т (С Н зС б^БО гЫ О Ы а* 
•ЗН20 ) в присутствии крахмала и иодид-ионов. Вычислить кон
центрацию аскорбиновой кислоты (мг/мл), если при титровании 
она окисляется по схеме:

но он
I I

0 = Г =^ | . _ ( ;н 0 Н — СНаОН ,  • О  ̂

Н

О

(И
— С Н О П — С Н 2О Н  +  2Н 4 +2е

Ответ: 0,1343 мг/мл.
58. К  20,00 мл раствора аминокислоты (серии, М  *= 105,09 

г/моль) прибавили 25,00 мл 0,0200 и. раствора NalO., (/ ,„ =  '/2). 
В щелочной среде идет реакция

C H *O H — C H N H *— СО О Н  +  210;- +  20Н  ' ^  Н С Н О  +  Н С О О  +  Н С О Г 4*
\ 2IO, 4- NH.1+ Н20

Раствор подкислили C H :jCOOH и добавили ЫаНСОз и KI. Иод, 
выделившийся в результате окисления иодида избытком перйода
та, оттитровали в присутствии крахмала 9,25 мл 0,0212 н. NaAs02 
(/JKn =  ‘/а). Вычислить концентрацию серина (г/л) в исходном ра
створе. Ответ: 0,3992 г/л.

59. Для определения содержания этилового спирта в крови 
пробу массой 1,00 г подкислили азотной кислотой и добавили
25,00 мл 0,0200 н. раствора К 2Сг20 7 (/«в =  Ув) (при этом этанол 
окислился до уксусной кислоты). Избыток дихромата оттитровали 
иодометрически, затратив 22,25 мл 0,0200 н. Na2S20 3  (f3KB =  1). 
Вычислить концентрацию С2Н50Н  в крови (мг/л). Ответ: 
0,6335 мг/л.

60. Навеску йодоформа СН13 сплавили с твердым КОН, плав 
растворили. К  полученному раствору К1 добавили кислоту и дей
ствием хлорной воды окислили ионы I - до Ю з . Избыток хлора 
удалили кипячением, затем в раствор ввели K I и выделившийся 12 
оттитровали 23,22 мл раствора тиосульфата натрия с 
Т (N a2S20 3/h ) =  0,02560. Какая масса йодоформа была взята 
для анализа? Ответ: 0,1025 г.

61. Для определения воды в удобрении взяли навеску массой 
1,500 г и оттитровали 9,82 мл иодпиридинового раствора (S 0 2, Ь, 
C5H5 N — реактив Фишера), титр которого установили по стан
дартному раствору воды в метаноле с Т (Н 20 )  =  0,0100. На тит
рование 2,00 мл стандартного раствора воды израсходовали 
5,85 мл реактива Фишера. Вычислить массовую долю ( % )  воды 
в удобрении. Ответ: 2,24%.

62. Вычислить индикаторную ошибку титрования раствора 
ванадия ( I I I )  раствором К 2Сг20 7 в сернокислой среде при рНО:
а) с ферроином (интервал перехода индикатора равен Е  ±  
±  0,05 В ) ;  б) с о-дианизидином (интервал перехода равен Е  ±



±  0,06 В ) ;  в) с дифениламином (интервал перехода равен Е {> +  
± 0,03 В ) .  р

Ответ; 1) <  0,01 % ;  2) <  0,01 % ;  3) -  0,01 % .
63. Вычислить индикаторную ошибку титрования раствора 

молибдена (V ) раствором (Ы Н 4)3УО< в сильнокислой среде;
а) с дифениламином (интервал перехода равен Е ° ±  0,03 В );
б)̂  с дифениламинсульфонатом натрия (интервал перехода равен 
Е  ± 0 ,03 В ) ;  в) с ЛЛфенилантраниловой кислотой (интервал пе
рехода равен Е и ± 0 ,03 В ). Ответ: а) < 0 ,0 1 % ; б) < 0  0 1 % '
в) < 0 ,0 1 % .  /0,

64. Вычислить индикаторную ошибку титрования раствора 
Ре5 0 4 раствором КМ П О 4 в среде 2 М  а) с ферроином (ин
тервал перехода индикатора равен Е °  ±  0,06 В ) ; б) с дифенилами
ном (интервал перехода равен £ ” *= ± 0 ,0 3  В ) .  Ответ: а) <  0 01 %■ 
б) — 32,4%. ’
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- — зависимость от температуры 59 
Иод, растворимость в воде 277

устойчивость растворов 277 
Иодометрия 276 
Ион центральный 67 
Ионная сила 24 
Ионное произведение воды 37

Кадмий, определение
- броматометрическое 289

-  комплексонометрическое 242 
Калин

бромат 2Н7
- гексацианоферрат 261
- гидрофталат 190 
-- дихромат 286
- определение гравиметрическое- 166 

перманганат 272
Кальчагит 240 
Кальция, определение

комплексонометрическое 243 
оксалат 149
пермангапатометрическое 276 

Карбамид, гидролиз 147 
Карбонат
- кривая титрования 206

— определение в растворе 212
гравиметрическое 144 

Катализатор 29, I 14 
Квартование 18 
Кинетика 22
Кислород растворенный, определение 

284
Кислотная ошибка 199 
Кислоты 30, 31
— кривые титрования 187, 191
— определение иодометрическое 285
— равновесие к растворах
- -- - - многоосновных 46 

-• — - одноосновных 41
— - сильные 40
- слабые 40 

сопряженные 31
стандартизация растворов 190 

Кислотность 
константа 37 

-- ткала  37
функция Гаммета 60



Коагуляция 99 
Кобальт, определение

— броматометрическое 289
-  -  комилексонометрическое 242 
Количество вещества 23 

эквивалента 181 
Коллектор 163 
Коллоидные растворы 98 

гидрофильные 99 
гидрофобные 99 

Комплекс активированный 113 
Комплексные соединения 67 

инертные 77 
-- лабильные 77

равновесие в растворах 69 
Комплексонометрии 235

погрешность титрования 241
- практическое применение 241 

Комплексон I I I  69 
Комплексоны 68
Константа

автопротолиза 37
— диссрциации индикатора 57 

-- кислоты 38, 41
— ступенчатая 46 
кислотности 37

- нестойкости 70 
основности 38 
равновесия 24
- зависимость от температуры 37 

и изменение стандартной энергии
Гиббса 28, 62, 73, 84, 117

—  концентрационная (стехиометри-
ческая) 24
термодинамическая 25 

условная 27 
скорости 28 
устойчивости 70 
общая 70 
ступенчатая 70 
условная 75, 237 

Концентрация
молярная 23, 182

— нормальная 298, 183 
общ ая 13
предельно допустимая (П Д К )  7 
равновесная 22, 41 

Концентрирование 98 
Координационное число 68

Коэффициент
—  активности 24, 25 

побочной реакции 76
- поправочный 184 

Стьюдента 131
Крахмал, индикатор 279 
Кремниевая кислота,определение 165 
Кривые титрования 187

- в методе кислотно-основного вза 
имодействия 191, 194, 203, 206, 210 

комплексообразования
233, 236

окисления восстановле
ния 269

осаждения 257 
учет разбавления 193 

Ксиленоловый оранжевый 241 
Купферон 162 
Кьельдаля метод 214

Лакмус 56 
Лантаноиды 16 
Лиата ионы 37 
Лиганд 68 
Л  инин
- нейтральности 192 

эквивалентности 192
Лиония ионы 37
Льюиса теория кислот и оснований 32

Магния, определение
броматометрическое 288

- — гравиметрическое 163
-• комилексонометрическое 243 

Макрометод 13
Марганца диоксид, определение 276 
Масса молярная 152

эквивалента 189 
Медь, определение
........  иодометрическое 282

комилексонометрическое 242 
Менделевий 16 
Меркуриметрия 232 
Меркурометрия 261 
Металлоиндикаторы 239 
Метиловый красный 28,8, 290

оранжевый 196, 199, 205, 288, 290 
Метод



возникающих реактивов 147
- электронно-ионный подбор коэффи 

циентов 104
- механизм
-  - образования осадков 140
-  -  окислительно-восстановительных

реакций 114 
Микрокомпонент 163 
Микрометод 13 
Мицелл« 99 

ядро 98 
Моль 23 
Молярная

концентрация 23, 182
- масса эквивалента 182
- - » реакциях окисления восста

новления 208 
Мора метод 259 

соль 280, 290 
Мостик солевой 105 
Мурексид 239

Надежность статистическая 128
Настаивание 148
Натрия
- арсеиит 290 

ацетат 53 
гидроксид 120
— кривая титрования 194 

-- карбонат 190
- - кривая титрования 200

— нитропруесид 234 
оксалат 273

-- определение гравиметрическое 106 
тетраборат декагидрат (бура) 180, 

190
— тетрафенилборат 162
— тиосульфат 277
-- хлорид 232, 257, 261
—  этилендиаминтетраацетат двухза-

мещенный 236 
Неводное титрование
—  —  кислот 217
— —  оснований 218
— —  солей 219 
Нейтральности
— линия ¡92
— точка 192 
Неокупферон 162

Неряста уравнение 106 
Никель

определение 162, 239, 242
нитрат, кривая титрования 236 

Нитрат, определение 286 
и-Нитрозо-($-нафгол 102

Образцы стандартные 124 
Ожидание математическое 120 
Окислителей, сила 108

определение иодометрическое 281 
перманганатометрическое 275 

Окклюзия 97, 148 
Округление числа 132 
Оксалат, титрование перманганатом

273
Оксиды полуторные 105 
Оксихинолин-8 162, 103 
Олово хлорид, восстановитель 274 

определение иодометрическое 280 
Органических соединений

определение гравиметрическое 
166

перманганатометрическое 276 
иодометрическое 280 

Осндители органические 161 
Осадок

аморфный 148 
кристаллический 147 
настаивание 148 
пептизация 151 
переосаждение 149 
прокаливание 151 

-- промывание 150
- растворимость 92 

старение 149 
теория образования 146

— требования в гравиметрическом ана
лизе 144

— условия выпадения 84
— чистота 146 
Осаждение
— из гомогенного раствора 147
— полнота 145
— с коллектором 163
— форма 144 

Основание (я ) 30
— константа диссоциации 44
— кривая титрования 200, 206
— многопротонные 50



— слабое, протонироваиие 26
— сопряженное 3)

Основность, константа 38 
Отбор пробы 17 
Отклонение

единичное, случайное 126
- стандартное выборочное 127

— стандартное среднего результата 127 
Ошибка титрования 195
— водородная 195 

гидроксидная 196 
индикаторная 195,241 
кислотная 199 
предубеждения 124 
щелочная 208

Пептизация 99, 151 
Иереосаждение 149 
Пересыщение относительное 146 
11ермапганатометрин 272 
Пероксиды, определение 285 
Пирокатехиновый фиолетовый 241 
Пиролюзит, определение 276 
Плавни 20 
Погрешность

абсолютная 122
— вероятная относительная 130 
-- гравиметрического анализа 155

личные 123 
-- обратного титрования 187

— оперативная 123
— относительная 122 

предубеждения 124 
произведения 133

— прямого титриметрического анализа
184

систематическая 122, 123 
случайная 123, 125 
средняя квадратическая суммы 133 
теория 126 

Показатель титрования 195 
Полнота осаждения 145 
Полукрометод 13
Полуреакция окисления восстановле

ния 104 
Полуэлемент 105
Последовательных приближений метод 

42
Постоянная Авогадро 32

универсальная газовая 27, 32, 106 
Фарадея 106 

Потен циал
влияние кислотности 109

комплексообразования 109
- образования осадков 110 

окислительно-восстановительный 
105

стандартный 106
пар галоген/галогенид 108 

формальный 107 
электрода 106 

Пра вило
Каблукова  Нернста Томсена 32 
11анета — Ф аян са  Гана 96

- произведения растворимости 84 
Хлопина 97 
Ш ульце Гарди 99 

Правильность анализа I 25 
Предел статистический 127 
I i роба

и редстаиитель н а я 17 
разложение 18 
сплавление 19 
средняя 18 

Произведение растворимости 82, 85 
концентрационное 82 
термодинамическое 82 
условное 86 

Промахи, обнаружение 134 
Промывание осадков 150 
Проницаемость диэлектрическая 32, 35 
Протолическая теория 30

Равновесия
в водных растворах кислот и осно

ваний 40 
комплексных соединений 69 
диаграммы 73 
конкурирующие 75 
при осаждении двух соединений 94 

Равного помутнения метод 258 
Разделение

гидроксидов 157 
методом осаждения 143, 156 

отгонки 143 
методы 20
с использованием кимплексообразо- 

ванин 160



- с помощью органических реаген
тов 161 

сульфидов 158 
Распределение

- нормальное Гаусса  127
— параметры 129 
Растворение

- малорастворимых соединений 88
— - вследствие действия кислот 89

— комплексообразования 90 
-- окисления —  восстановления

91
- пробы 18 

Растворимость
— влияние ионной силы 83 
  размера частиц 149

растворителя 92
— — температуры 93 

малорастворимых соединений 88
Растворители
—  амфотерные 35 

апротонные 34
- дииолярные апротонные 35 

дифференцирующие 35
-- донорно-акцеиторные свойства 34, 

36
кислотно-основные свойства 34 

-- кислотные 34
координирующие 36

- нивелирующие 35
- основные 34
- полярные 35
- протонные 34 

Растворы
— бромат-бромидные 287 

буферные 52
— - емкость 55
— коллоидные 98

рабочие 190, 232, 236, 257, 261. 272, 
277, 286, 287

— стандартные (титрованные) 178 
Реагенты возникающие, метод 147 
Реактивы
—  групповые 9, 156 

селективные органические 161
Реакция
— автокаталитическан 114
— автопротолиза 36

- кислотно-основного взаимодействия
30

в неводных растворителях 217
-  комплексообразования 67 
  скорость 67

окисления -  восстановления 103 
-- константа равновесия 117 

-- требования гравиметрического ана
лиза 144

- —  титриметрического анализа 179 
Рекристаллизация 149
Родамин С в  260 
Ртуть (1) нитрат 261 
Ртуть (И )
- нитрат 236
-  хлоридные комплексы 72

-  — диаграммы равновесий 73

Свинец, определение
- иодометрическое 282

- комилексонометрическое 242 
Серебро
- галогениды, определение 259
-  нитрат, рабочий раствор 257 
..  хромат 259
Серная кислота

— определение в смеси с фосфор
ной 213 

-- -- эквивалент 182 
Сероводородная кислота

равновесия в растворе 46 
Сила ионная 24 
Силикаты, анализ 165 
Скачок титрования 192, 238, 258, 271

- влияние константы равновесия 199,
258

-- - концентрации 193 
• -• температуры 193 
Скорость реакции 28

зависимость от температуры 29
- - окисления — восстановления 114 

Смесь защ итная 275 
Совокупность генеральная 126
-  выборочная 126 
Солевой эффект 26 
Соосаждение 95
Состав вещества химический 5, 6 
Состояние стандартное 106 
Спирты, определение 216



Сплавление 19 
Среда окружаю щ ая 7

— контроль за загрязнением 7 
Среднее
- арифметическое 126
— генеральное 127, 130
— взвешенное 138
- выборочное 127 
Стандарты первичные 179 
Старение осадка 149 
Степень

диссоциации 42 
оттитрованности 188 

Структура бетаиновая 68 
Субмикрометод 13 
Сульфат, определение

— — гравиметрическое 148
комплексонометрическое 241 

Сульфиды, определение
иодометрическое 280 

разделение 158 
Сурьма, определение

броматометрическое 288 
иодометрическое 280

Теория
Дебая - Хюккеля 25 
ионных окрасок индикатора 57 

-- погрешностей 126, 130
— протолическая кислот 30

— растворов химическая 34
— соударений активных 113
— электронная кислот 32 
Термодинамика 22, 62, 73, 84, 117 
Тномочевина, определение 28!, 289 
Тиосульфат натрия, устойчивость рас

твора 452
Тиоцианат

аммония 257, 259 
калия 257, 259

- меди 283 
Тиоцианатометрия 260 
Титр 178
— по определеному веществу (услов

ный) 185 
Титрант 178 
Титрование

заместителя 180
— кислотно-основное 189

комплексонометрическое 232 
кривые 187

- неводное 217 
-- обратное 180

окислительно-восстановительное 268
- осадительное 256
- погрешность 184, 241
-  прямое 180

- скачок 192, 238, 258, 271 
Точка

- нейтральности 192
-- эквивалентности 192 

Точность анализа 125 
Трилои Б  69, 235 
Триметилфосфат 147

Углерода тетрахлорид 35 
Уксусная кислота
... — как растворитель п титриметрии

218
- — кривая титрования 197 
Ультрамикрометод 13 
Уравнение
-  Аррениуса 29
••• Д ебая - Хюккеля 25 

Д эвиса 25, 26
-  изобары реакции 27

- Лэнгмюра 95
-  материального баланса 23 

Нернста 106
- окислительно-восстановительной ре

акции 103 
-- протолитической теории 32

-  связи 20
Уровень значимости 129 
Условие электронейтральности 23 
Установочные вещества 179, 190

Фактор
-- пересчета 152 
-- эквивалентности 182 
Ф аян са  метод 260 
Фенилантраниловая кислота 290 
Фенол, определение 289 
Фенолфталеин 199, 205 
Ферроин 116 
Ф иксанал 190
Фильтруемость осадков 146, 148 
Фиш ера метод 281



Флуоресцеин 260 
Фольгарда метод 259 
Форма
— гравиметрическая 144, 151
— осаждения 144
—  эквивалентная 181 
Формальдегид, определение 280 
Фосфат, определение 212, 216, 244 
Фосфорная кислота

- кривая титрования 203 
определение в смеси с серной 213 

Функция образования 71
—  связь с константой устойчивости 72

Хелатометрия 235 
Хелаты 68 
Хлопина правило 97 
Хлорид
— натрия 232, 257, 261
— определение 235, 260 

ртути (1) 261
ртути ( I I )  233

—  серебра 257
Хлорная кислота как титрант 218 
Хлороводородная кислота
—  - кривая титрования 191 
Хлороформ 35 
Хроматометрия 286

Цвиттер-ион 68
Центры кристаллизации 146
Цериметрия 289
Циклов правило 68
Циклогексан 35
Цинк, определение

броматометрическое 289 
комплексономегрическое 242

Частица
- реальная 23, 181

— условная 23, 181

Число
координационное 68 
параллельных проб 129, 133 
степеней свободы 129 

Чутаена реактив 102

Щ авелевая кислота
равновесия в растворе 47 
титрование

бром атом 289 
перманганатом 273 

Щелочная ошибка 208

Эквивалент 181
молярная масса 182 

Эквивалентность 
линия 192 
принцип 181 
точка 183, 192 
фактор 181, 182 

Электродвижущая сила 105 
Электролит поддерживающий (фоно

вый) 27 
Электрона заряд 32 
Электронейтральности закон 23, 104 
Электронная теория Льиса 32 
Элемент

гальванический 105 
структурный 181 

Энтальпии изменение 27, 61, 74, 93, I 17 
Эозин 260
Эриохром черный Т 239 
Эталон 124
Эгнлендиамиптетрауксуснаи кислота 

69, 235 
к-чтоксихризоидип 288 
Эффект

солевой 26 
Тиндаля 98
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