13. ТИТРИМЕТРИЧЕСКИЙ МЕТОД АНАЛИЗА

Титриметрия (фр. titre – качество, характеристика; греч. metreo
– измеряю) – совокупность методов количественного анализа, осно- ванных на проведении стехиометрических химических реакций в рас- творе, реже в газовой фазе.

История метода

Титриметрический анализ возник в XVIII веке. Название «тит- риметрический анализ» предложено Ж. Гей-Люссаком. Он ввел ос- новные термины – титрование, титр, титрант – и внес большой вклад в развитие  этого метода.
На рубеже XVIII–XIX веков один из основоположников объем- ного анализа Франсуа Антуан Анри Декруазиль ввел в аналитиче- скую практику набор специальных приспособлений для титрования – мерные цилиндры, бюретки и пипетки (1795), а также мерную колбу (1809).

 (
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В ХХ   в.   голландский   и   американский   химик-аналитик И.М. Кольтгоф (1894–1997) предложил ряд методов измерений рН растворов с использованием цветных кислотно-основных индикато- ров.
Монография И.М. Кольтгофа «Объемный анализ», впервые вышедшая в 1929 г., в дальнейшем многократно переиздавалась и на протяжении десятков лет служила замечательным учебником для многих поколений химиков во всем мире.

Принцип метода

Титриметрический метод анализа основан на точном измере- нии объема реагента, израсходованного на взаимодействие с опреде- ляемым веществом.
К раствору пробы, содержащей определяемый компонент Х (титруемое вещество), прибавляют последовательно и контроли- руемо раствор с точно известной концентрацией реагента R (тит- рант). Этот процесс называют титрование.
Растворы реагента с точной концентрацией (титранта) назы- вают рабочими (титрованными). Однако эти вещества часто имеют непостоянный состав вследствие загрязнения, поглощения из воздуха воды и других примесей. Поэтому приготовить их растворы точных концентраций невозможно.
Для установления концентрации рабочих растворов используют
стандартные растворы.
Стандартные растворы – это растворы, полученные из точной навески стандартного вещества.

Требования, предъявляемые к стандартным веществам

1. Должны быть химически чистыми (х.ч.).
2. Устойчивы в твердом виде и растворе.
3. Состав их строго соответствует определенной формуле.
4. Должны иметь большую молярную массу эквивалента. Стандартные растворы готовят по точной навеске. Этим раство-
ром титруют рабочий раствор и определяют его концентрацию. Рабо- чий раствор используют для титрования определяемого вещества.
Когда число молей эквивалентов R точно сравняется с числом молей эквивалентов Х, достигается точка эквивалентности (т.э.) –

момент завершения реакции. В точке эквивалентности титрование прекращают и измеряют объем затраченного титранта.
Точку эквивалентности определяют по изменению индикатора – специального вспомогательного вещества, которое вводят в титруе- мый раствор. В области т.э. индикатор меняет свой цвет, образует осадок или вызывает какой-то другой наблюдаемый эффект. Момент титрования, когда наблюдается изменение индикатора, называется точкой конца титрования (т.к.т.).
Точно известный объем анализируемого раствора с помощью пипетки помещают в коническую колбу, к нему добавляют неболь- шими порциями титрант из бюретки, тщательно перемешивая рас- твор в колбе (рис. 7).
В процессе титрования в качестве аналитического сигнала изме- ряют объем титранта, израсходованного для достижения конечной точки титрования (к.т.т.).
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Рис. 7. Прибор для титрования:
1 – бюретка с раствором титранта; 2 – коническая колба с анализируемым раствором; 3 – лист белой бумаги под колбой; 4 – штатив

В идеале точка эквивалентности и точка конца титрирования совпадают и Vк.т.т. = Vт.экв.
На практике между ними наблюдается некоторая разница. Чем больше эта разница, тем больше погрешность титрования, поэтому следует подбирать такой индикатор, чтобы разность между точкой эквивалентности и точкой конца титрирования была минимальной и Vк.т.т. → Vт.экв.
Не все химические реакции можно использовать для проведения
титрования.

Реакция титрования должна отвечать следующим требованиям

1. Реакции между растворами должны протекать быстро.
2. Точка эквивалентности должна хорошо фиксироваться.
3. Посторонние примеси не должны мешать определению.
4. Один из растворов должен иметь точную концентрацию.

Посуда, используемая в титриметрии

1. Бюретки для измерения объема реагента, пошедшего на тит- рование.
2. Пипетки (в том числе пипетки Мора) для измерения объемов растворов, взятых для титрования.
3. Мерные колбы для приготовления растворов точных концен- траций.
4. Мерные цилиндры и мензурки для приблизительного измере- ния объема жидкостей.
5. Конические колбы для титрования.

Классификация титриметрических методов

I. По характеру химической реакции, лежащей в основе метода:
1. Кислотно-основное	титрование	(метод	нейтрализации): а) ацидиметрия; б) алкалиметрия.
2. Осадительное.
3. Окислительно-восстановительное (редоксметрия).
4. Комплексометрическое (комплексонометрия).
II. По способу титрования:
1. Прямое, когда анализируемый раствор титруют раствором реагента или наоборот.
В основе титриметрических методов титрования лежит закон эквивалентов. При прямом   титровании в точке	эквивалентности
=	.
Прямое титрование – самый распространенный и удобный вари- ант титриметрии, но не всегда возможный.
2. Обратное (титрование по остатку). Его используют, когда ос- новная реакция протекает медленно.

Например, прямое титрование диоксида марганца щавелевой кислотой невозможно из-за малой скорости реакции:
MnO2 + H2C2O4 + 2H+ ↔ Mn2+ + 2СO2 + 4H2O.
Для этого добавляют к определяемому веществу заведомый из- быток титранта, доводят реакцию до конца, а затем находят количест- во непрореагировавшего титранта титрованием его другим реагентом.
Обратное титрование: проводят двухстадийное титрование: Х +R1 = Y1;
R1 + R2 = Y2.
Вспомогательный реагент R1 вводят в точно известном количе- стве так, чтобы после реакции с определяемым веществом Х он ос- тался в избытке. Затем непрореагировавшую часть R1 оттитровывают титрантом R2.
Расчет проводят по разности:
=	.
3. Заместительное титрование (титрование   по   замещению). В этом методе к определяемому веществу добавляют специальный реагент, вступающий с ним в реакцию. Один из продуктов взаимо- действия оттитровывается рабочим раствором.
При заместительном титровании проводят двухстадийное тит- рование:
Х +R1 = Y1; Y1 + R2 = Y2.
Сначала к пробе добавляют избыток раствора вспомогательного реагента R1 (точную концентрацию и объем реагента R1 знать необя- зательно). Продукт реакции Y1(он эквивалентен Х) оттитровывают раствором R2. Расход титранта R2 пропорционален количеству Х в пробе:
=	=
III. По способу фиксирования точки эквивалентности:
1. Безиндикаторное титрование используют в том случае, если окраска различных форм реагента существенно отличается.
2. Индикаторное титрование. К титруемой пробе заранее при- бавляют небольшое количество специального регента – индикатора. После достижения точки эквивалентности индикатор взаимодейству- ет с титрантом, переходит в новую форму и изменяет окраску. Важно, чтобы переход окраски происходил скачкообразно, от 1 «лишней» капли титранта.

Требования, предъявляемые к индикаторам

1. Хорошая растворимость, растворы должны быть устойчивы при хранении.
2. Должны существовать в растворах в нескольких формах, раз- личных по структуре молекул. Между формами должно устанавли- ваться химическое равновесие.
3. Цветной индикатор должен интенсивно поглощать свет в ви- димой области спектра. Окраска должна быть различима даже при очень низкой концентрации индикатора. Изменение окраски – про- цесс обратимый.
4. Разные формы индикатора должны быть различны по своей окраске, а переход окраски быстрым и контрастным.
Переход индикатора из одной формы в другую при изменении состава раствора должен происходить очень быстро, до доли секун- ды. Он должен вызываться единственным фактором, одним и тем же для всех индикаторов данного типа.
Так, кислотно-основные индикаторы должны изменять окраску только в зависимости от рН, а окислитель или восстановитель на них не должны влиять. Окислительно-восстановительные индикаторы, наоборот, не должны изменяться в зависимости от рН.
При индикаторном титровании конечная точка титрования мо- жет не совпадать с точкой эквивалентности (систематическая ошибка титрования).
Причины систематических ошибок:
1. На превращение Ind в новую форму в ходе титрования расхо- дуется какое-то количество «лишнего» титранта (больше, чем Vт.экв.). Чем больше взяли Ind , тем больше ошибка.
2. Кинетический фактор:
(1) Х + R = Y;
(2) Ind1 + R = Ind2 .
Если (2) идет медленно, а реакция (1) быстро, то окраска изме- нится позднее точки эквивалентности и Vк.т.т.>Vт.экв.
Можно снизить ошибку, ускорив реакцию (2): повысить темпе- ратуру, взять другой растворитель, использовать катализатор, изме- нить рН, провести «холостой» опыт.
Термодинамический фактор – несовпадение констант равнове- сий (2) и (1):
(1) Х + R ↔ Y;

(2) Ind1 + R ↔ Ind2 .
В этих случаях необходимо сменить индикатор.
3. Инструментальное титрование. За протеканием реакции меж- ду X и R следят при помощи приборов, измеряющих какое-либо свойство вещества (электропроводность раствора, сила предельного диффузионного тока, поглощение, рассеяние, преломление или ис- пускание света и т.д.).

Расчеты в титриметрии

По результатам титрования строят кривую титрования, которая отражает зависимость какого-либо свойства раствора от объема тит- ранта.
1. Линейная кривая титрования – зависимость равновесной кон- центрации одного из веществ от объема добавляемого титранта (Vт) или от степени оттитрованности (f).
На оси абсцисс вместо объема титранта можно отложить про- порциональную ему величину f, которую называют степень оттитро- ванности.
Степень оттитрованности (f) – отношение числа молей экви- валентов введенного R (νэквT) к числу молей эквивалентов Х в исход- ной – титруемой – пробе (νэкв 0):
(f) = νэквT/νэкв0 ,
где (f) – отношение количества оттитрованного в данный момент ве-
щества νТ к исходному количеству вещества ν0.
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где VT – объем титранта, добавленный в i-момент времени; V0 – ис- ходный объем раствора определяемого вещества; VT.э – объем титран- та в точке эквивалентности; С0, СТ – молярные концентрации эквива- лентов определяемого вещества и титранта соответственно.
Вид кривых титрования может быть разным (рис. 8).
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Рис. 8. Виды кривых титрования

2. Логарифмические кривые титрования (рис. 9). В некоторых случаях продукты реакции титрования практически не влияют на равновесные концентрации определяемого вещества [А] или титранта [Т]. Например, при кислотно-основном, комплексометрическом, оса- дительном титровании (молекулы воды, комплексы или малораство- римые соединения) выводятся из реакции.
В этих случаях при построении кривых титрования по оси орди- нат можно отложить логарифм равновесной концентрации [А] или [Т], (рН, рА) или логарифмы тех физико-химических показателей, ко- торые линейно зависят от равновесной концентрации (Е). По оси абсцисc откладывают объем добавляемого титранта. Такие кривые называют логарифмическими.
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Рис. 9. Логарифмическая кривая кислотно-основного титрования

Если в растворе содержится только одно вещество, реагирую- щее с титрантом, реакция описывается одним стехиометрическим уравнением (идет в одну стадию), а начальные концентрации реаген- тов и константа равновесия достаточно велики, то на логарифмиче- ской кривой наблюдается почти вертикальный участок. Этот участок называется скачок титрования.
Результаты титриметрического анализа рассчитывают по одной из готовых алгебраических формул, выведенных на основе закона эк- вивалентов.

Исходные данные для расчета:
· объем затраченного титранта, мл – V(R);
· концентрация титранта, моль/л.
Способ расчета зависит от способа титрования (прямое, обрат- ное, заместительное).
В основе расчетов прямого титрования лежит закон эквивален- тов, согласно которому вещества взаимодействуют между собой в эквивалентных количествах.
Расчеты проводят по формуле:
C₁∙ V₁ = С₂∙ V₂,
где C₁ – молярная концентрация эквивалента (нормальность) опреде- ляемого компонента, моль/л; V₁ – объем раствора, взятый для анали- за, мл; С₂ – молярная концентрация эквивалента (нормальность) ра- бочего раствора, моль/л; V₂ – объем рабочего раствора, пошедший на титрование, мл.

Кислотно-основное титрование

В основе метода кислотно-основного титрования лежит реакция взаимодействия ионов водорода Н⁺ (гидроксония) с гидроксид- ионами ОНˉ, сопровождающаяся образованием слабодиссоциирован- ных молекул воды.
Определяемыми веществами являются кислоты (алкалиметрия), основания (ацидиметрия) и соли, подвергающиеся гидролизу.

Рабочие растворы

1. Сильные кислоты (HCl, H₂SO₄) для определения концентра- ции оснований и солей, гидролизующихся по аниону:
NaOH + HCl = NaCl + H₂O OHˉ + H⁺ = H₂O
CH3COOK + H2O ↔	CH3COOH + KOH CH3COO- + H2O ↔ CH3COOH + OH– K2CO3 + H2O	↔ KHCO3 + KOH

CO2-

+ H O	↔ HCO

- + OH– .

3	2	3
2. Сильные основания (NaOH, KOH) для определения концен-
трации кислот и солей, гидролизующихся по катиону:

NH4Cl + H2O	↔ NH4OH + HCl
NH + + H O ↔ NH OH + H+
4	2	4
Al(NO3)3 + H2O ↔ Al(OH)(NO3)2 + HNO3
Al3+ + H2O ↔ [Al(OH)]2+ + H+ .
Наиболее часто используются рабочие растворы с молярной концентрацией эквивалента (нормальностью) от 0,01 до 1,0 моль/л.
Концентрацию рабочих растворов устанавливают титриметри- чески с использованием стандартных растворов.
Стандартными веществами для приготовления стандартных растворов являются:
· тетраборат натрия (бура) – Na₂B₄O₇∙10H₂O – для установки титра рабочих растворов кислот;
· щавелевая кислота – Н₂С₂О₄∙2Н₂О – для установки концен- трации (титра) рабочих растворов щелочей.
Например, водный раствор тетрабората натрия вследствие гид- ролиза имеет щелочную среду:
Na₂B₄O₇ + 7H₂O = 2NaOH + 4H₃BO₃, поэтому его можно титровать кислотами:
NaOH + HCl = NaCl + H₂O .
В ходе титрования равновесие смещается вправо, реакция про- должается до тех пор, пока тетраборат полностью не прореагирует с HCl.
В процессе титрования накапливается слабая ортоборная кисло- та H₃BO₃, рН < 7.
Na₂B₄O₇ + 2HCl + 5H₂O = 2NaCl + 4H₃BO₃ .
Так как реакция не сопровождается внешним эффектом, для фиксирования точки эквивалентности используют индикаторы.
Кислотно-основные индикаторы – это вещества, которые изме- няют свою окраску при изменении рН раствора.

Требования, предъявляемые к индикаторам

1. Окраска должна отличаться при близких рН.
2. Изменение цвета происходит быстро.
3. Окраска должна быть интенсивной.
4. Изменение окраски – процесс обратимый.
Теория действия индикаторов связана с теорией электролити- ческой диссоциации.

Кислотно-основные индикаторы сами являются слабыми кисло- тами (HInd) или основаниями и в растворах диссоциируют:
HInd ↔ H⁺ + Indˉ .
Молекулярная и ионная форма индикатора имеют разную окра- ску. При добавлении щелочи равновесие смещается вправо:
Н⁺ + ОНˉ ↔ Н₂О;
при добавлении кислоты – влево (принцип Ле Шателье).
Все индикаторы изменяют свою окраску не скачкообразно, а плавно, то есть в определенном интервале рН, называемом интерва- лом перехода.
Так как все индикаторы отличаются по силе, то они имеют раз- ные интервалы перехода.
Для того чтобы правильно выбрать индикатор, необходимо рас- считать рН раствора в точке эквивалентности и сравнить его с интер- валом перехода индикатора, значения которого находятся в справоч- нике.
Пример. На титрование NH₄OH затрачено 0,1 моль/л HCl. Вы- числить рН в точке эквивалентности, выбрать индикатор.
NH4ОН + НCl↔NH4Cl + H2O NH4⁺ + H2O	↔ NH4ОН + H⁺.
Среда кислая, рН ‹ 7 Kb =1,8.10-5, pK = 4,75
pH  =  7 -´ pKосн- ´ lgCсоли = 7 - 0,5∙ 4,75 + 0,5 = 5,13.
Используют индикаторы метиловый красный или метилрот (ин- тервал перехода 4,2–6,3).
Кислотно-основные индикаторы бывают одноцветные и двух- цветные.
Одноцветный – фенолфталеин: в кислых растворах – бесцвет- ный, в щелочных – малиновый.
Двухцветные:
· лакмус: в кислых растворах – красный, в нейтральных и ще- лочных – синий;
· метиловый оранжевый: в кислых растворах розовый, в щелоч- ных – желтый.
По результатам титрования строят кривую титрования, кото- рая отражает зависимость рН раствора от объема титранта.
Пример.	Построить	кривую	кислотно-основного	титрования 100,0 мл 0,1 М раствора уксусной кислоты (CH₃COOH) 0,1 М раство-

ром гидроксида натрия (NaOH).	Подобрать индикатор для титрова- ния.
Решение. Титруется слабая кислота
CH₃COOH + NaOH = CH₃COONa + H2O .

До начала титрования

[image: ]Концентрация ионов водорода равна
рН = 2,88.

До точки эквивалентности

[image: ]В любой момент титрования в растворе существует буферная смесь, состоящая из неоттитрованной уксусной кислоты и образо- вавшегося при титровании ацетата натрия. Расчет проводим по фор- муле расчета рН для буферных растворов. В данном случае эта фор- мула имеет вид:
рН =	.

При добавлении 9 мл гидроксида натрия концентрация кислоты станет равной 0,091 М, а концентрация соли 0,009 М, рН = 4,76 – 1,0045 = 3,76.
При добавлении 50 мл гидроксида натрия Ск = 0,05 М, Сс = 0,05 М, рН = 4,76.
При добавлении 90 мл гидроксида натрия Ск = 0,01 М, Сс = 0,09 М, рН = 5,71.
При добавлении 99 мл гидроксида натрия Ск = 0,001 М, Сс = 0,099 М, рН = 6,76.

В точке эквивалентности
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рН = 8,88.

После точки эквивалентности

Величина рН определяется только избытком добавленного тит- ранта (гидроксида натрия), так как ацетат-ион слабое основание. Из- быток щелочи в 0,1 мл создает в растворе концентрацию ионов:
 (
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рН = 9,7.
При избытке щелочи в 1,0 мл концентрация ионов в растворе


равна:

0,1 1, 0	5 10
201

4 M ; рН = 10,7.

Построенная по этим данным кривая титрования уксусной ки- слоты раствором гидроксида натрия представлена на рис. 10. График отражает зависимость рН от CNaOH.
[image: ]
Рис. 10. Кривая титрования 100,0 мл 0,1М раствора уксусной кислоты (CH₃COOH) 0,1М раствором гидроксида натрия (NaOH)

Для титрования уксусной кислоты гидроксидом натрия приго- ден индикатор фенолфталеин. Его показатель титрования (рТ = 9,0) входит в пределы скачка рН на кривой титрования и почти совпадает с точкой эквивалентности.
Как видно, рН раствора до точки эквивалентности изменяется плавно. Линия нейтральности пересекается с кривой титрования еще до точки эквивалентности, которая находится в щелочной области (характерная особенность титрования слабых одноосновных кислот).
В области точки эквивалентности наблюдается скачок титрова- ния от рН 7,76 до рН 10,0, а точка эквивалентности находится при рН 8,88. Скачок при титровании уменьшается с увеличением температу- ры, а также с уменьшением концентрации кислоты и ее константы диссоциации.

Расчеты
Расчеты производят по формуле:
C1∙V1 = С2∙ V2,
где C1 – молярная концентрация эквивалента (нормальность) кислоты или щелочи, концентрацию которых нужно определить, моль/л; V1 – объем раствора кислоты или щелочи, взятый для анализа, мл; С2 – молярная концентрация эквивалента (нормальность) рабочего раствора щелочи или кислоты соответственно, моль/л;
V2 – объем рабочего раствора щелочи или кислоты, пошедший на титрование, мл.

Пример. На титрование 15,0 мл раствора NaOH затрачено 14,2 мл 0,090 н раствора HCl. Определить молярную концентрацию эквивалента (нормальность) раствора NaOH.
Расчет проводят по формуле C1∙V1 = С2∙ V2,
где C1 – концентрация NaOH, которую нужно определить.
C1 = С2∙ V2 /V1
C1 = 14,2 ∙ 0,090 / 15,0 = 0,058 моль/л.
Нормальность раствора NaOH (молярная концентрация эквива- лента) равна 0,058 моль/л.

Осадительное титрование

Метод основан на использовании реакций осаждения.

Требования, предъявляемые к реакциям

1. Малая растворимость осадка.
2. Быстрое образование осадка при добавлении титранта.
3. Минимальное соосаждение примесей.
4. Наличие индикатора, позволяющего фиксировать точку экви- валентности.
Наибольшее практическое применение имеют методы, основан- ные на осаждении нитратом серебра (аргентометрия) и нитратом рту- ти (II) (меркуриметрия).

Аргентометрия

Аргентометрические методы применяют для определения, глав- ным образом, галогенидов, например, хлорида:
Ag⁺ + Clˉ = AgCl .
Рабочим раствором обычно является раствор нитрата серебра (AgNO3), точную концентрацию которого устанавливают титровани- ем этого раствора раствором NaCl. Наиболее часто используется ме- тод Мора.
Сущность метода. Анализируемый раствор титруют раствором AgNO3 с индикатором хроматом калия (K2CrO4) до образования кир- пично-красного осадка в точке конца титрования. При этом AgNO3 всегда берут в избытке (1–2 капли), так как растворимость осадка Ag2CrO4, больше, чем AgCl.
Кривые титрования в аргентометрии обычно строят в координа- тах pAg–V, где pAg – взятый с обратным знаком логарифм концен- трации ионов Ag+; V– объем титранта.

Окислительно-восстановительное титрование (редоксметрия)

В основе метода редоксметрии лежат окислительно- восстановительные реакции.

Названия методов обычно происходят от названия рабочих тит- рованных растворов.
Наиболее часто применяют следующие методы:
1. Перманганатометрия.
2. Йодометрия.
3. Хроматометрия.
4. Броматометрия.

Окислительно-восстановительные (редокс-) потенциалы и направление реакции

Химическая активность окислителей и восстановителей с коли- чественной стороны характеризуется величиной редокс-потенциала.
Зная величины стандартных редокс-потенциалов различных пар, можно судить о направлении окислительно-восстановительного про- цесса: пара с большим стандартным редокс-потенциалом будет играть роль окислителя по отношению к паре с меньшим потенциалом.
Редокс-потенциал какой-либо пары зависит от концентрации ре- докс-форм и среды раствора. Эта зависимость определяется уравне- нием Нернста.
Между окислителем и восстановителем в результате реакции может установиться равновесное состояние. Константа равновесия будет тем больше, чем больше разность нормальных редокс- потенциалов пар.
Состояние равновесной системы может быть смещено в том или ином направлении путем снижения или повышения этих параметров. Этого можно достигнуть повышением концентрации окислителя или понижением концентрации восстановителя.
Следовательно, чем выше числовое значение константы редокс- реакции и больше разность нормальных редокс-потенциалов обеих пар, тем полнее реакция протекает до конца.
Кривые титрования окислительно-восстановительных реакций обычно строят в координатах: окислительно-восстановительный по- тенциал – объем добавленного рабочего раствора (титранта). Обычно резкий скачок потенциала позволяет использовать для обнаружения точки эквивалентности непосредственно потенциометрические изме- рения или окислительно-восстановительные индикаторы. Чем больше разность стандартных потенциалов, тем больше константа равновесия и тем больше скачок титрования.

Индикаторы методов редоксметрии (редокс-индикаторы)

Редокс-индикаторами называются такие индикаторы, у которых окраска меняется при достижении определенного значения редокс- потенциала.
Окисленные и восстановленные формы индикаторов должны иметь различную окраску. Индикатор применяется в том случае, если изменение его окраски совпадает с точкой эквивалентности.

Требования, предъявляемые к редокс-индикаторам

1. Окраска окисленной и восстановленной формы должна быть различна.
2. Изменение цвета должно быть заметно при небольшом коли- честве индикатора.
3. Индикатор должен реагировать в точке эквивалентности с не- большим избытком восстановителя или окислителя.
4. Интервал действия его должен быть возможно мал.
5. Индикатор должен быть устойчив к воздействию окружающей среды: кислороду воздуха, оксиду углерода (IV) (СО2), свету. Индикаторы представляют собой редокс-пару
Indоx + ne ↔ Indred, к которой применимо уравнение Нернста:
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Потенциалы этих индикаторов зависят от величины рН и ионной силы раствора. Это ограничивает их применение в лабораторной практике.
Иногда применяют и «необратимые» индикаторы (метиловый оранжевый, метиловый красный и др.), которые окисляются избытком окислителя и меняют (теряют) свою окраску. В ряде случаев приме- няют специфические индикаторы, например, в иодометрии применя- ют крахмал, который в присутствии свободного иода окрашивается в интенсивно-синий цвет.
Фиксирование точки эквивалентности можно производить и без индикаторов, когда окраска титранта заметно изменяется, например, при перманганатометрии.

Перманганатометрия

Метод основан на окислительном действии рабочего раствора перманганата калия KMnO4. Титрование ведется без индикаторов.
В титриметрическом анализе используют чаще всего реакции окисления перманганатом в кислой среде, так как образующиеся ио- ны Mn2+ бесцветны, что облегчает фиксирование точки эквивалент- ности по окраске небольшого избытка KMnO4 при титровании. Восстановление перманганат-иона в кислой среде протекает по урав- нению
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Молярная масса эквивалента KMnO4 равна:
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Для использования в титриметрии готовят рабочий раствор KMnO4, точную концентрацию которого устанавливают титрованием с использованием в качестве стандартного раствор щавелевой кисло- ты (Н2С2О4∙2H2O).
Рабочий раствор KMnO4 используют для определения восстано- вителей, например, содержания железа в соли Мора – (NH4)2Fe(SO4)₂∙ 8H2O.
Определение основано на реакции:
2MnO4ˉ + 10Fe²⁺ + 16H⁺ = 2Mn²⁺ + 10Fe³⁺ + 8H2O .
Раствор соли Мора титруют раствором KMnO4 до появления не- исчезающего бледно-розового окрашивания от одной капли KMnO4.
В основе расчетов лежит закон эквивалентов, согласно которому вещества взаимодействуют между собой в эквивалентных количест- вах. Расчеты проводят по формуле:
C1∙V1 = С2∙ V2,
где C1 – молярная концентрация эквивалента (нормальность) опреде- ляемого компонента (соли Мора), моль/л; V1 – объем раствора соли Мора, взятый для анализа, мл; С2 – молярная концентрация эквива- лента (нормальность) рабочего раствора KMnO4, моль/л; V2 – объем рабочего раствора KMnO4, пошедший на титрование, мл.
Пример. На титрование 20 мл раствора соли Мора затрачено 12,5 мл 0,05 н раствора перманганата калия (KMnO4). Рассчитать нормальность раствора соли Мора.

Для расчета используем формулу:
C1∙V1 = С2∙ V2, C1 = С2∙ V2 /V1,
C1 = 12,5 ∙ 0,05 / 20 = 0,03 н.
Содержание железа в 1 л раствора можно рассчитать, умножив эту концентрацию на молярную массу железа 0,03∙55,85 = 1,68 г.

Комплексометрическое титрование

Комплексометрия – титриметрический метод анализа, основан- ный на взаимодействии металлов с моно- или полидентантными ли- гандами с образованием комплексных соединений.
В качестве титрантов в аналитической химии чаще применяют полидентантные реагенты (комплексоны), так как в этом случае мож- но получить более четкий скачок на кривой титрования и фиксиро- вать точку эквивалентности. Метод титрования с применением поли- дентантных органических реагентов называется комплексонометри- ей. Термин «комплексоны» был предложен швейцарским химиком Г. Шварценбахом, основоположником исследований этих соединений. Он использовал их в качестве титрантов для экспрессного опре- деления большинства катионов металлов и многих анионов, что при- вело к развитию нового направления в аналитической химии. На- большее распространение и применение в анализе среди комплексо- нов получили комплексон II – этилендиаминтетрауксусная кислота:
[image: ]
и ее хорошо растворимая в воде двунатриевая соль – комплексон III (трилон Б):
 (
.
)

Лиганд комплексона обычно обозначают Y с соответствующим зарядом и степенью протонирования:
H6Y2⁺ ↔ H5Y⁺ ↔ H3Yˉ ↔ H2Y2ˉ↔ HY3ˉ ↔ Y4ˉ рН	0	1	2	3-6	6-10	10-14 .

Комплексон III взаимодействует с катионами металлов в соот- ношении 1 моль комплексона III – 1 моль иона металла независимо от природы и заряда катиона.
Реакция образования комплексонатов протекает мгновенно, практически необратимо.
[image: ]Функциональные группы с донорными атомами азота и кисло- рода позволяют комплексонам реагировать со всеми металлами (кро- ме М⁺), образуя комплексонаты:
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В разнообразных условиях образуются комплексонаты строго определенного состава, в которых отношение металла к лиганду рав- но 1:1.
Реакция сопровождается изменением РН вследствие накопления протонов:
Свойства комплексонатов:
· Это прочные соединения, слабые электролиты. Прочность обусловлена наличием в молекулах двух видов связи – валентной и координационной.
· Чем выше степень окисления металла, тем устойчивее комплекс.
· Состав их одинаков – 1:1 независимо от степени окисления металла. Ступенчатое комплексообразование отсутствует.
· Хорошо растворимы в воде, их растворы бесцветны. Условия комплексонометрического титрования:
· В одной пробе без предварительного разделения можно раз- дельно определять катионы различных металлов, варьируя условия с помощью буферных растворов.

· Растворы, содержащие   Mg²⁺,   Ca²⁺,   Ba²⁺,   титруют   при рН 9–10 в присутствии аммонийного буферного раствора.
· Растворы, содержащие М³⁺ и М⁴⁺ титруют в кислой среде.
Фиксирование точки эквивалентности проводят визуально или при помощи физико-химических методов.
Для визуального фиксирования точки эквивалентности в ком- плексонометрии применяются металлоиндикаторы – органические соединения, изменение окраски которых зависит от концентрации ио- на металла в растворе. Металлоиндикаторы являются, как правило, многоосновными кислотами и в зависимости от рН существуют в различных формах, имеющих разную окраску.
Наибольшее применение в анализе получил эриохромовый чер- ный Т. Механизм изменения окраски эриохромового черного Т в сла- бощелочной среде состоит в следующем.
К анализируемой пробе, содержащей ионы металла (например, Mg²⁺), добавляют индикатор. Раствор приобретает винно-красную ок- раску вследствие образования комплекса металла с индикатором:
Mg²⁺ + HInd²ˉ ↔ [MgInd]ˉ + H⁺ синяя винно-красная.
Окрашенный раствор титруют раствором комплексона III до из- менения окраски раствора в синюю в точке эквивалентности вследст- вие разрушения комплекса [MgInd]ˉ и выделения индикатора в сво- бодном состоянии.
[MgInd]ˉ + HY³ˉ ↔ [MgY]²ˉ + HInd²ˉ винно-красная	синяя.
Кривые титрования строят в координатах рМ – объем титранта. Скачок титрования зависит от констант устойчивости образующихся комплексов и концентрации реагентов.
 (
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)Расчеты производят по формуле:
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V2	,
где С₂ – молярная концентрация раствора иона металла (Mg²⁺), моль/л;
V	– объем раствора иона металла (Mg²⁺), взятый для титрования, мл;
2

С₁ – концентрация рабочего раствора трилона Б, моль/л; V
1
· 
объем

раствора трилона Б, пошедший на титрование.

Методы комплексонометрического титрования применяют для определения общей жесткости природных вод, которую характеризу- ют суммарным содержанием солей кальция и магния.
Пример. На титрование 20,0 мл водопроводной воды израсходо- вано 5,8 мл 0,020 н раствора комплексона III. Рассчитать общую же- сткость воды.
Решение. Общую жесткость воды вычисляют в тысячных долях молярной массы эквивалента (ммоль/л) по формуле:
Ж = С₂∙ V₂ /V₁ ∙1000,
где С₂ – молярная концентрация эквивалента (нормальность) раство- ра комплексона III; V₁ – объем рабочего раствора комплексона, по- шедший на титрование (мл); V₂ – объем воды, взятый для определе- ния (мл).
В данном случае жесткость воды равна:
Ж = (0,020∙ 5,8 / 20,0) ∙1000 = 5,8 ммоль/л.
В настоящее время комплексонометрические методики разрабо- таны для анализа очень многих объектов. Устойчивые координацион- ные соединения с комплексонами образуют почти все катионы, по- этому методы комплексонометрии универсальны и применимы к ана- лизу широкого круга разнообразных объектов. Методы комплексоно- метрического титрования непрерывно совершенствуются. Синтези- руются новые типы комплексонов, обладающих повышенной селек- тивностью, и новые индикаторы. Расширяются области применения комплексонометрии.

Контрольные вопросы

1. В чем заключается сущность титриметрического метода ана- лиза? Его достоинства и недостатки.
2. Классификация методов титриметрического анализа.
3. Что такое точка эквивалентности? Как ее определяют?
4. Что такое титр раствора?
5. Что такое стандартные и стандартизированные растворы?
6. Какие растворы называются стандартными, рабочими, титро- ванными? Требования, предъявляемые к стандартным веществам.
7. На применении какого закона основаны вычисления в титри- метрическом анализе?

8. В чем заключается сущность кислотно-основного титрования? Какие реакции лежат в основе этого метода? Стандартные вещества, используемые в этом методе. Кривые титрования. Применение ки- слотно-основного титрования.
9. Какие вещества называют кислотно-основными индикатора- ми? Какие соединения используют в качестве кислотно-основных ин- дикаторов? Чем объясняется выбор индикатора?
10. Опишите сущность и классификацию методов осадительного титрования. Реакции, лежащие в основе методов. Кривые титрования.
11. В чем сущность метода Мора? Каковы условия его применения?
12. На чем основано применение хромата калия в качестве ин- дикатора при титровании хлоридов по методу Мора?
13. В чем заключается сущность комплексонометрического тит- рования? Индикаторы, применяемые в комплексонометрии. Области применения.
14. В чем заключаются теоретические основы методов окисли- тельно-восстановительного титрования? Классификация методов, ин- дикаторы, стандартизация растворов, применение. Реакции, лежащие в основе методов. Кривые титрования.
15. В чем сущность перманганатометрического титрованя? Поче- му не нужен индикатор при перманганатометрических определениях?
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