Титриметрические методы анализа

          Методы анализа, основанные на измерении количества (объема или массы) реагента точно известной концентрации, израсходованного на реакцию с определяемым веществом, называют титриметрическими. В отличие от гравиметрического анализа реактивы берут в количестве, эквивалентном определяемому веществу. Химические титриметрические методы дают погрешность определения 0,30-0,05 % при массе определяемого вещества 0,1- 0,5 г.
Для титриметрических определений можно использовать реакции различных типов, но все они должны удовлетворять следующим требованиям:

1. Реакции должны проходить быстро, а состояние равновесия наступать практически мгновенно. 

2.  Реакции должны протекать до конца и количественно. 

3. Реакции должны протекать стехиометрически, посторонние продукты не должны мешать титрованию.

4. Должен иметься способ фиксирования конца реакции.

        Методы титриметрического анализа классифицируют по типу реакций, лежащих в основе определения веществ (см. табл.1).

Таблица 1
Классификация и характеристика методов  титриметрического анализа

	Метод
	Протекающая реакция
	Титрант

	Кислотно-основное титрование
	Сопровождается переносом протона 
	HCl, KOH

	Окислительно-восстано-вительное титрование
	Сопровождается переносом электрона и изменением степени окисления
	KMnO4, I2, Na2S2O3, K2Cr2O7 и др.

	Осадительное       титрование 
	Образование малораст- воримых электролитов
	AgNO3, Hg(NO3)2                   и др.

	Комплексонометрическое титрование
	Образование малодиссо-циирующих комплексных соединений 
	Комплексоны 


          Титрование – это процесс, при котором к определяемому веществу постепенно добавляют раствор реактива точно известной концентрации (титрант) до установления момента, при котором количество титранта строго эквивалентно количеству анализируемого вещества, то есть до установления точки эквивалентности (ТЭ).

 Определить точку эквивалентности можно визуально (индикаторный способ) или инструментально (наблюдая за изменением потенциала электрода, силой тока и др.)

Для того чтобы четко представлять процесс титрования, необходимо изучить теорию метода и проследить за  всеми происходящими изменениями при  добавлении титранта к анализируемому веществу. Удобнее это сделать при построении кривой титрования, которая графически выражает зависимость изменения свойства системы (pH, E, pM) от объема добавляемого титранта. При этом следует выделить четыре основных этапа титрования:

• до начала титрования                           • в точке эквивалентности 

• до точки эквивалентности                   • после точки эквивалентности

На любой кривой титрования имеются области плавного (до и после ТЭ) и резкого (вблизи ТЭ) изменения рассчитываемого параметра. Резкое изменение называется скачком титрования. Границы скачка устанавливается с точностью ±0,1 %.

 Концентрация растворов рассчитывается по формуле:
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где m - масса вещества, г ; V – объем раствора, мл; Т – титр раствора (масса вещества, содержащаяся в 1 см 3 (или 1 мл) раствора).

 По формуле CH1V1=CH2V2 рассчитывают концентрацию титранта.

Прежде, чем приступить к выполнению работ по титриметрическому анализу, необходимо научиться проводить расчеты для приготовления и разбавления раствора, перехода от одних способов выражения концентраций к другим. Важной характеристикой любого раствора является его концентрация. Под концентрацией раствора понимают количество вещества, растворенного в единице объема или массы раствора. Рассмотрим способы выражения концентраций.

        1.Массовая доля растворенного вещества – отношение массы данного вещества в растворе к общей массе раствора 
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где w(X) – массовая доля вещества Х, m(X) – масса вещества X, m – общая масса раствора.

Если массовую долю выражают в процентах, то следует помнить, что под процентной концентрацией понимают число весовых частей растворенного вещества в 100 весовых частях раствора. При переходе от массы к объему пользуются формулой 

m= pV, 

       где V- объем раствора, мл; m – масса раствора, г; p – плотность раствора, г/мл.

         2.Основной единицей количества вещества по международной системе единиц (СИ) является моль. Моль (n(X)) – это количество вещества, содержащее столько реальных или условных частиц (атомов, ионов, молекул, электронов и т.д.), сколько атомов содержится в 0,012 кг углерода-12.

Молярная концентрация – это отношение количества растворенного вещества в молях к объему раствора:
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где C(X) – молярная концентрация частиц Х; n(X) – количество молей вещества частиц Х, содержащихся в растворе; V – объем раствора, л.

           Для определения количества вещества Х необходимо массу вещества Х разделить на молярную массу вещества:
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тогда молярная концентрация равна
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молярную концентрацию можно обозначить как СМ(Х).

          3. Расчет результатов титриметрического анализа основан на принципе эквивалентности, в соответствии с которым вещества реагируют между собой в строго определенных эквивалентных соотношениях. Во многих химических реакциях участие принимает не целая частица вещества, а лишь ее часть – эквивалент.

  Эквивалентом называется некая реальная или условная частица, которая может присоединять, высвобождать или быть каким-нибудь другим образом эквивалентна одному иону водорода в кислотно-основных реакциях или одному электрону в окислительно-восстановительных реакциях. Подобный символ вкладывается в термин «эквивалент» в случае реакций ионного обмена и в электрохимических методах анализа. При использовании термина «эквивалент» всегда необходимо указывать к какой конкретной реакции он относится. Число эквивалентности обозначается как z. Это всегда целое число. Например, для реакции

2NaOH + H2SO4 = Na2SO4 + 2H2O

z(NaOH) = 1; z(H2SO4) = 2.

Однако на практике удобнее пользоваться понятием фактор эквивалентности. Фактор эквивалентности  f экв- число, обозначающее, какая доля реальной частицы вещества Х эквивалентна одному иону водорода в данной кислотно-основной реакции или одному электрону в данной реакции окисления-восстановления. Следовательно, фактор эквивалентности является числом обратным z. f экв – безразмерная величина, причем         f экв ≤ 1. Например, если реакцию 2NaOH + H2SO4 = Na2SO4 + 2H2O представить в виде NaOH +
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H2SO4 = 
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Na2SO4 + H2O, то очевидно, что f экв (H2SO4) = 
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, f экв(NaOH) = 1, 

         Na2CO3 + HCl = NaHCO3 + NaCl;   f экв (Na2CO3) = 1, f экв(HCl) = 1,

         Na2CO3 + 2HCl = H2CO3 + 2NaCl; f экв (Na2CO3) = 
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, f экв(HCl) = 1,

         MnO4- + 8H+ + 5e- → Mn2+ + 4H2O; f экв(KMnO4) = 
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 (кислая среда).

Для бинарных реакций обмена фактор эквивалентности вычисляют по отношению стехиометрических коэффициентов. Например, для реакции nA + mB → AnBm; f экв(B) = 
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. В реакциях комплексообразования при расчете фактора эквивалентности основываются на стехиометрии реакции. Например, в комплексонометрическом титровании независимо от заряда катиона реакции протекают с образованием комплексов состава 1:1, и  f экв=1. 

Молярной массой эквивалента вещества (Х) называют массу одного моля эквивалента этого вещества, равную произведению фактора эквивалентности на молярную массу            вещества Х: 
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Для удобства использования этой величины в дальнейшем можно принимать обозначение МЭ (Х) (или Э(Х)). Например, в реакции

H3PO4 + 3NaOH → Na3PO4 + 3H2O; 

f ЭКВ (H3PO4) = 
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, MЭ(H3PO4) = 
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∙98 = 32,7 г/моль.
Молярная концентрация эквивалентов – это отношение количества эквивалентов вещества к объему раствора:
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где 
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- количество эквивалентов вещества. Например,
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 моль/л (или 0,1М).

Вместо единицы измерения моль/л допускается использование сокращения                        н. (нормальный раствор). Нормальный раствор – раствор, содержащий 1 моль эквивалентов вещества Х в одном литре раствора. Таким образом, вместо 
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 можно записать СН(Х). Например, 1н. H2SO4, то есть моль ½ молекулы H2SO4 в 1л раствора, что означает, в 1л раствора содержится 49г H2SO4.

Количество молей эквивалента вещества Х может быть выражено следующим образом:
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 (1)

где m – масса, г; V – объем, мл.

Отсюда можно вывести соотношение между нормальной концентрацией и титром:
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  (3).

Для удобства работы при расчете одной концентрации в другую приведена таблица с формулами пересчета концентраций растворов (см. табл. 2)

Таблица 2
Формулы пересчета концентраций растворов
	Определяемая концентрация
	Исходная концентрация

	
	Массовая доля w, %
	Молярная СМ, моль/л
	Нормальная СН, моль/л
	Титр Т, 

г/мл

	Массовая доля w, %
	г/100г
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В титриметрическом анализе концентрацию определяемого вещества рассчитывают по известным объемам реагирующих веществ и известной концентрации титранта.

В титриметрии используют три способа титрования: прямое, обратное и титрование заместителя.

В случае прямого титрования анализируемого вещества А титрантом В, например:

аA + bB → продукты реакции  

где a условных частиц вещества A реагирует с b условными частицами вещества B. Следовательно, одна частица А эквивалента (равноценна) 
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 частицам вещества B, т.е. 
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 EMBED Equation.3  [image: image36.wmf]

 EMBED Equation.3  [image: image37.wmf]a
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, при этом необходимо помнить, что fЭКВ  не может быть больше единицы. В точке эквивалентности 
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 (4).

Это важное следствие из закона эквивалентов применяется при всех расчетах в титриметрии.

Массу вещества B, вступившего в реакцию, рассчитываем из (1):
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По уравнению реакции 

MЭ(А) - MЭ(B)

mA - mB
 откуда                                     
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В том случае, когда для анализа берут не весь раствор анализируемого вещества VОБЩ , а только часть его Va (аликвота), уравнение (6) умножают на 
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. Если проводится анализ нескольких параллельных проб, удобнее рассчитать титр по определяемому веществу:
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Титр по определяемому веществу показывает, какое количество г определяемого вещества реагирует с 1 мл титранта. Например, ТNa2CO3/HCl = 0,004900 г/мл, показывает, что 1 мл Na2CO3  реагирует с 0,004900 г HCl.

В некоторых случаях не стремятся получить раствор точно требуемой концентрации (навеску вещества не берут точно теоретически рассчитанной), а вводят понятие поправочный коэффициент, который показывает во сколько раз концентрация данного раствора больше или меньше выбранной точной концентрации. Поправочный коэффициент равен отношению практически взятой навески (концентрации, титру) к теоретически вычисленной:
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               В этом случае в расчетах используют умноженную на поправочный коэффициент рассчитанную концентрацию.
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