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ВВЕДЕНИЕ 
 

Аналитическая химия имеет огромное научное и практическое 
значение. Почти все основные химические законы открыты с помо-
щью этой науки. Состав различных материалов, изделий, руд, минера-
лов, лунного грунта, далеких планет и других небесных тел установлен 
методами аналитической химии. Без анализа невозможен любой про-
изводственный процесс на современном производстве.  

Количественный химический анализ является одним из основных 
разделов аналитической химии. Несмотря на то, что в настоящее время 
все более широкое применение получают физико-химические и физи-
ческие (инструментальные) методы анализа, значение классических 
химических методов анализа остается прежним. Это связано, прежде 
всего, с тем, что химические методы анализа просты в эксперимен-
тальном выполнении и обладают высокой точностью. Кроме того, ис-
пользование инструментальных методов анализа требует калибровки 
измерительной аппаратуры, для чего используются стандартные веще-
ства и растворы, точный состав которых определяется количествен-
ными химическими методами.  

Для изучения аналитической химии имеется достаточно обширная 
литература, однако большой объем материала, перегруженного специ-
фическими вопросами, затрудняет самостоятельное изучение этого 
предмета.  

Настоящее пособие включает расширенный конспект лекций для 
изучения химических методов качественного и количественного ана-
лиза. Задача качественного анализа – обнаружение компонентов, со-
держащихся в анализируемом веществе. Количественный анализ за-
ключается в определении содержания составных частей сложного ма-
териала.  

Пособие подготовлено для бакалавров очной и заочной форм обу-
чения направления 18.03.01 – Химическая технология. 
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ЧАСТЬ ПЕРВАЯ  

АНАЛИТИЧЕСКАЯ ХИМИЯ КАК НАУКА 

 
Предмет и задачи аналитической химии 

 
Аналитическая химия – наука о методах и средствах определения 

химического состава веществ и их смесей. 
Предметом аналитической химии как науки является теория и 

практика химического анализа, т.е. разработка методов анализа и их 
практическое выполнение. Эта наука имеет огромное значение в жиз-
ни. На ее основе создаются средства для химического анализа, и обес-
печивается его осуществление. Без анализа невозможно функциониро-
вание ведущих отраслей промышленности, систем охраны природы и 
здоровья населения, оборонного комплекса. Знание аналитической 
химии необходимо для развития медицины, биологии и техники, при 
изучении специальных дисциплин – почвоведения, агрономической 
химии, физиологии животных и растений, геологии, археологии и 
криминалистики. Любой технологический процесс на современном 
производстве начинается с анализа исходных материалов и заканчива-
ется анализом готовой продукции, а контроль оптимального хода са-
мого производственного процесса непосредственно осуществляется с 
помощью анализа 

Заметно выросла роль аналитической химии и в связи с экологиче-
скими проблемами – больше внимания стали уделять состоянию 
окружающей среды и контролю над загрязнением в результате техно-
логических выбросов  вредных веществ в атмосферу и сточные воды. 
Во многих странах существует специальная общегосударственная 
служба наблюдения и контроля уровня загрязнения объектов окружа-
ющей среды, которая контролирует состояние воздуха, почвы, речной 
и морской воды, а также атмосферных осадков. 

Теоретические основы аналитической химии базируются на таких 
законах естествознания, как периодический закон химических элемен-
тов Д.И. Менделеева, закон действующих масс, законы сохранения 
массы и постоянства состава веществ и др.  

Аналитическая химия как наука тесно связана с физикой, неорга-
нической, органической, физической и коллоидной химией, электро-
химией, химической термодинамикой, метрологией и другими наука-
ми. Она оказывает существенное влияние на их развитие. Так, напри-
мер, получение чистых и сверхчистых веществ, составляющих основу 
многих отраслей современной техники, было бы невозможным без 
разработки соответствующих методов аналитического контроля.  
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Классификация методов анализа 
 

Под анализом понимают метод исследования, основанный на раз-
ложении вещества на более простые составные части. Его противопо-
ложность – синтез, т.е. получение сложного вещества из более про-
стых веществ. Синтез дополняет анализ, так как, опираясь на его ре-
зультаты, можно полнее изучить исследуемое вещество. 

Анализ вещества может проводиться с целью установления каче-
ственного или  количественного состава. Задача качественного анали-
за – обнаружение компонентов или ионов, содержащихся в анализиру-
емом веществе. При исследовании состава неизвестного вещества ка-
чественный анализ всегда предшествует количественному определе-
нию, так как выбор метода количественного анализа зависит от каче-
ственного состава анализируемого вещества. 

Количественный анализ заключается в определении содержания 
составных частей анализируемого вещества. Он предназначен для 
определения количественного состава анализируемой пробы. Резуль-
таты количественного анализа обычно выражают в массовых долях – 
процентах. Методы количественного анализа делятся на три группы: 
– титриметрический или объемный метод, основанный на измере-
нии объемов растворов реактивов точно известной концентрации, из-
расходованных на реакцию; 
– гравиметрический или весовой анализ, основанный на измерении 
массы определяемого вещества или массы его составных частей, выде-
ленных в виде соответствующих соединений; 
– газовый волюмометрический анализ, основанный на избиратель-
ном поглощении отдельных компонентов газовых смесей специаль-
ными поглотителями и точном измерении объема исходного газа и 
газа, после поглощения его отдельных компонентов. 

По величине массы и объема проб методы количественного анали-
за делятся на следующие группы: 
– макрометод, использующий навеску пробы массой 0,5-10,0 г и 
объемом 10-100 мл;  
– полумикрометод, использующий навеску массой 0,05-0,5 г и объ-
емом 1-10 мл; 
– микрометод, использующий навеску массой 0,005-0,05 г и объе-
мом 0,1-1,0 мл; 
– ультрамикрометод, использующий навеску массой 10–6–10–7 г и 
объем 10–3–10–4 мл.  

Самым применяемым методом на практике является макрометод. 
К полумикроанализу прибегают в тех случаях, когда проба анализиру-
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емого вещества имеет малую массу или объем. Остальные методы ис-
пользуются в специальных случаях, главным образом, при анализе 
органических и радиоактивных веществ. Методы, в которых исполь-
зуют 10–3г и менее, применяют в анализе различных биологических 
проб, препаратов с высокой радиоактивностью, сильной токсичностью 
и др. В этом случае техника выполнения анализа более сложная, ана-
литические операции проводят с помощью специальных манипулято-
ров и зачастую под микроскопом.  

Аналитическая химия пользуется многочисленными методами 
анализа – химическими, физическими и физико-химическими. 

Химические методы основаны на аналитических реакциях, проте-
кающих в растворах с образованием осадков, окрашенных соединений 
или газообразных веществ; многие из них стали классическими. Они 
делятся на гравиметрию (весовой анализ) и титриметрию (объемный 
анализ), включающий метод нейтрализации или кислотно-основное 
титрование, методы окислительно-восстановительного титрования 
(редоксиметрия или оксидиметрия), методы осаждения и комплексо-
образования (наиболее распространено комплексонометрическое тит-
рование).  

В физико-химических и физических методах анализа определение 
основано на таких свойствах веществ, как интенсивность спектраль-
ных линий в эмиссионной спектроскопии, величина диффузного тока в 
полярографии, электропроводность в кондуктометрии, электродный 
потенциал в потенциометрии, количество электричества в кулономет-
рии и т.д.  

Можно выделить также биологические методы анализа, основан-
ные на методах, использующих для анализа продуктов жизнедеятель-
ности человека, витаминов, гормонов и др. 

При классификации по свойству вещества метод анализа обычно 
сохраняет название измеряемого свойства: весовой или гравиметриче-
ский – измеряется масса вещества, объемный или титриметрический – 
измеряется объем, фотометрический или спектрофотометрический – 
если определяется интенсивность окраски раствора и т. д. 

Существуют и другие классификации аналитических методов – 
например, по определенным классам веществ: анализ металлов, анализ 
воды, газовый анализ, анализ силикатов и пр. Иногда в названии мето-
да отмечается целевая направленность анализа: производственный, 
арбитражный анализ.  

В современных методах аналитической химии широко использу-
ются оптические, электрические и другие измерительные приборы, а 
также регулирующая аппаратура, применяют также компьютеры и 
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математические методы. Наиболее точные и надежные методы анализа 
стандартизированы и закреплены в законодательном порядке, включе-
ны в официальные документы, регламентирующие требования к каче-
ству продукции или материалов.  

Следует четко определить понятия «метод» и «методика» анали-
за».  
Метод – это совокупность принципов, положенных в основу анализа 
независимо от выбранного объекта или определяемого вещества. Вы-
бирая метод анализа, нужно четко знать цель анализа и задачи, кото-
рые при этом необходимо решить, а также оценить достоинства и не-
достатки доступных методов анализа. При выборе метода анализа учи-
тывается примерное содержание определяемых компонентов и воз-
можное наличие мешающих элементов, а также требуемая точность 
анализа и затраты времени на его проведение, возможность использо-
вания оборудования и другие обстоятельства, связанные с реальными 
условиями работы в лаборатории. 

Методика – это подробное описание всех условий и операций 
проведения анализа определенного объекта. В методику входит также 
описание операций отбора пробы и подготовки ее к анализу. 
 

Основные операции анализа 
 

При выборе метода анализа учитывается примерное содержание 
определяемых компонентов и возможное наличие мешающих элемен-
тов, требуемая точность анализа, затраты времени на его выполнение, 
возможности использования оборудования и приборов, а также другие 
обстоятельства, связанные с условиями работы в данной лаборатории. 
Обычно выбирают метод, который удовлетворяет требованиям точно-
сти, быстроты и экономичности выполнения анализа. Независимо от 
выбранного метода анализа, основная схема аналитического определе-
ния остается одинаковой и сводится к общим операциям, осуществля-
емым в следующем порядке: 

1. Отбор пробы с ее усреднением и взятие навески. Поступа-
ющая в лабораторию на анализ проба должна действительно отражать 
средний состав анализируемого материала, т.е. должна быть предста-
вительной. Газообразные или однородные жидкие вещества обычно 
гомогенны, а для твердых проб эту операцию выполнить гораздо труд-
нее. Существуют специальные методики, включенные в соответству-
ющие аналитические стандарты или специальные инструкции по отбо-
ру проб вещества из разных зон по всему объему анализируемого ма-
териала. Так как представительная проба имеет сравнительно большую 
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массу, ее измельчают на специальных мельницах и отбирают среднюю 
пробу методом квартования (пробу раскладывают в виде квадрата и 
после деления диагоналями на треугольники отбрасывают противопо-
ложные части, а две другие соединяют и т.д.) или с помощью автома-
тических пробоотборников. Полученная средняя проба массой от не-
скольких десятков грамма до 1 кг (в зависимости от вида материала) 
измельчается и после просеивания через специальное сито без остатка 
помещается в банку с притертой пробкой. Непосредственно перед взя-
тием навески пробу дополнительно растирают в агатовой ступке. Из 
подготовленной средней пробы берут точную навеску  для анализа на 
аналитических весах. Массу навески рассчитывают, исходя из ориен-
тировочного содержания  определяемого компонента в пробе и харак-
тера количественного определения. 

2. Разложение или растворение пробы. Для растворения 
навески нерастворимого в воде твердого вещества применяют обра-
ботку пробы минеральными кислотами при нагревании на песчаной 
или водяной бане. Иногда для этих целей используют смесь кислот 
(«царскую водку», состоящую из концентрированных хлористоводо-
родной и азотной кислот) или смесь кислот и окислителя, например, 
пероксида водорода или брома. При разложении некоторых материа-
лов, например, силикатов, огнеупоров и различных горных пород, для 
полного растворения пробы обработки растворителем бывает недоста-
точно. В этих случаях применяют сплавление с различными плавнями. 
В качестве щелочных плавней используют соединения щелочных ме-
таллов –карбонаты, бораты, гидроксиды, а в качестве кислотных плав-
ней – гидросульфаты, пиросульфаты. Для усиления окисляющего дей-
ствия плавня в него иногда вводят нитраты, хлораты или другие окис-
лители. После сплавления масса легко растворяется в воде или в раз-
бавленных минеральных кислотах. 

3. Выделение определяемого компонента. Для выделения ана-
лизируемого компонента из сложной смеси используют различные 
методы разделения: химические методы, основанные на различной 
растворимости веществ, например, маскирование мешающих компо-
нентов путем связывания их в комплексы (при этом определяемый 
компонент остается в растворе); физические и физико-химические ме-
тоды: экстракция и ионный обмен, хроматография и электрохимиче-
ские процессы. Предел обнаружения определяемого компонента мож-
но существенно снизить в результате концентрирования микроколи-
честв. 

4. Количественное определение. При количественном измере-
нии определяют числовое значение какого либо свойства, связанного с 
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количеством или содержанием анализируемого компонента: в грави-
метрическом анализе – масса высушенного и прокаленного осадка, в 
титриметрическом – объем раствора, израсходованного на реакцию с 
определяемым компонентом, в фотометрическом – интенсивность 
окраски раствора (оптическая плотность) и т.д. По результатам коли-
чественного измерения с помощью уравнения связи затем рассчиты-
вают содержание определяемого компонента в пробе. 

5. Расчет результатов анализа. Расчет результатов анализа ос-
нован на использовании обычно несложных формул, однако требует 
внимания, так как ошибка в расчете ведет к неправильному результату, 
так же как и неправильное или небрежное выполнение других опера-
ций определения. Кроме самого результата измерения, необходимо 
провести также расчет погрешности полученной величины, так как 
только в этом случае результат может быть достоверным. 

 
Характеристики методов анализа 

 
Погрешность анализа – это отклонение результата анализа от ис-

тинного содержания определяемого компонента; она может быть по-
ложительной и отрицательной. Обычно не ограничиваются единичным 
определением, а проводят несколько параллельных анализов для од-
ной и той же пробы в одинаковых условиях.  

По способу вычисления погрешности подразделяют на абсолют-
ные (равны разности среднего измерения и истинного значения опре-
деляемой величины) и относительные, которые могут быть выражены 
в долях или процентах.  

По характеру причин, вызывающих погрешности, их делят на си-
стематические, случайные и грубые или промахи. Систематические 
погрешности вызваны постоянно действующей причиной, постоянны 
во всех измерениях или же изменяются по постоянно действующему 
закону; они могут быть выявлены и устранены. Случайные погрешно-
сти появляются по неизвестным причинам и оцениваются методами 
математической статистики. Промахи обычно резко искажают резуль-
тат анализа и вызваны обычно небрежностью или некомпетентностью 
аналитика. 

Правильность – параметр, характеризующий близость экспери-
ментальных и истинных значений измеряемой величины. Она характе-
ризуется систематической погрешностью, которая зависит от работы 
прибора, индивидуальных особенностей аналитика, ошибок при расче-
те и методических погрешностей. 
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Воспроизводимость – параметр, отражающий случайные ошибки 
измерения и показывающий степень разброса повторных (параллель-
ных) определений. Это мера того, как повторяются результаты при 
многократном проведении анализа. Воспроизводимость определяет 
вероятность того, что результаты последующих измерений окажутся в 
некотором заданном интервале, в центре которого находится среднее 
значение. Ее можно оценить с помощью любого доступного образца, 
тогда как для оценки правильности метода необходимо располагать 
стандартными образцами.   

Стандартные образцы – образцы веществ, состав которых типи-
чен для определенного класса анализируемых материалов, определен с 
высокой точностью и не изменяется при хранении. Непременным 
условием применения стандартного образца в химическом анализе 
является максимальная близость состава и свойств стандартного об-
разца и анализируемой пробы. Их применяют для градуировки и про-
верки аналитических приборов и методов.  

Точность анализа определяется суммой правильности и воспроиз-
водимости. Точность часто характеризуют относительной погрешно-
стью определения в массовых долях (процентах). Гравиметрический и 
тит-риметрические методы анализа достаточно точны, их погрешность 
составляет соответственно 0,05÷0,2 и 0,1÷0,5 %. 

Предел обнаружения – это минимальная концентрация вещества, 
которая может быть определена данным методом с какой-то допусти-
мой погрешностью: (моль/дм3; мкг/см3; %). 

Чувствительность – параметр, характеризующий изменение ана-
литического сигнала, например, оптической плотности или напряже-
ния, с изменением концентрации определяемого компонента, т.е. это 
тангенс угла наклона градуировочного графика. 

Избирательность, селективность – возможность определения ка-
кого-то вещества (иона) в присутствии других. 

Экспрессность – быстрота проведения анализа, определяется за-
дачами анализа. Например, при проведении хирургических операций 
или при конвертерной плавке стали анализ должен занимать лишь не-
сколько минут. Существуют экспресс-методы, позволяющие прово-
дить анализ очень быстро. Например, в методе ионометрии использу-
ют ион-селективные, в том числе ферментные, электроды, время от-
клика которых на содержание компонента составляет 0,5-1 мин., а ме-
тоды атомно-эмиссионной спектроскопии с применением квантомет-
ров дают возможность определять 15-20 элементов за несколько се-
кунд.  



 11 

Стоимость анализа – входит стоимость используемой аппарату-
ры, реактивов, рабочего времени аналитика, а иногда и самой анализи-
руемой пробы; особенно важна при проведении серийных и массовых 
анализов. Методы различны по стоимости аппаратурного оформления. 
Наиболее дешевыми методами анализа являются титриметрия, грави-
метрия и потенциометрия. Аппаратура большей стоимости использу-
ется в спектрофотометрии, вольтамперометрии, люминесценции, 
атомной абсорбции. Наиболее высока стоимость аппаратуры, исполь-
зуемой в атомно-эмиссионной плазменной спектроскопии, масс-
спектроскопии, ЯМР- и ЭПР-спектроскопии. 

Значащие цифры – все достоверно известные плюс первая из недо-
стоверных цифр: при округлении остальные цифры отбрасывают. Для 
оценки достоверности результатов аналитических определений следу-
ет учитывать реальные возможности используемого метода или мето-
дики. Статистическими критериями при этом служат стандартное от-
клонение или доверительный интервал. При их отсутствии за недосто-
верность принимают величину ± 1 в последней значащей цифре. Если 
за первой недостоверной цифрой следует цифра 5, то округление про-
водят в сторону большего или четного числа (к примеру, число 12,425 
следует округлить до 12,42, а 12, 475 – до 12, 48). Нуль  в цифрах мо-
жет быть значащим и не значащим. Нули, стоящие в начале числа, все-
гда незначимы и служат для указания места запятой в десятичной дро-
би. Нули, стоящие между цифрами, всегда значимы. Например, в чис-
ле 0,0025 две значащие цифры, а в числе 0,5007 – четыре. Рекоменду-
ется округлять конечный результат после выполнения всех арифмети-
ческих действий. 

В производственных условиях, где анализы носят массовый харак-
тер, выбирают наиболее простые, быстрые методы, если они обеспе-
чивают требуемую точность и достаточно низкий предел обнаружения. 
Выбор метода в каждом конкретном случае определяется целями и 
задачами исследования, а также производственными возможностями 
(наличие химических реактивов и приборов).  

 
Аналитические реакции 

 
Реакцию, используемую для аналитических целей, принято назы-

вать аналитической реакцией, а вещество, ее вызывающее – реаген-
том. В аналитической химии используют реакции, сопровождающие-
ся явными (или хорошо заметными) внешними эффектами. Это могут 
быть изменение цвета или интенсивности окраски раствора, образова-
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ние или растворение осадка, выделение газа с определенным запахом 
или цветом и т.д.  

В основе аналитических методов лежит получение и измерение 
аналитического сигнала, т.е. любого проявления химических и физи-
ческих свойств вещества в результате протекания химической реак-
ции. Аналитическим сигналом является среднее из измерений физиче-
ской величины на заключительной стадии анализа, функционально 
связанной с содержанием определяемого компонента. В случае необ-
ходимости обнаружения какого-либо компонента обычно фиксируют 
появление аналитического сигнала – появление осадка, окраски, линии 
в спектре и т.д. Появление аналитического сигнала должно быть 
надежно зафиксировано. При определении количества компонента 
измеряется величина аналитического сигнала – масса осадка, сила то-
ка, интенсивность линии спектра и т.д. 

В качественном анализе различают три вида реакций: 
– реакции открытия (обнаружения) тех или иных веществ, групп, 
ионов и т.д.; 
–  реакции идентификации (подтверждения) или проверки правиль-
ности открытия; 
–  реакции осаждения (отделения), используемые в систематическом 
анализе для разделения групп ионов.  

Способы выполнения аналитических реакций. Аналитические 
реакции по способу их выполнения делятся на «мокрые», которые 
проводятся в (водных) растворах, и «сухие», к которым относят: 
– окрашивание пламени газовой горелки солями (обычно летучими 
хлоридами, карбонатами, нитратами) некоторых металлов в опредлен-
ный цвет, например, Na+ − желтый, K+ − фиолетовый, Sr2+ − кармино-
во-красный, Ba2+ − зеленый, Ca2+ − кирпично-красный; 
– образование окрашенных перлов (стекол) при сплавлении, напри-
мер, Na2B4O7·10H2O, NaNH4HPO4·4H2O с солями металлов: Cr3+  − 
изумрудно-зеленые, Mn5+ − аметистово-фиолетовые; 
– метод растирания, образования окрашенных соединений на фарфо-
ровой пластинке, например, синего (NH4)2[Co(SCN)4] при совместном 
растирании CoSO4 и NH4SCN. 

Чаще всего аналитические реакции проводят в растворах. Анали-
зируемый объект (индивидуальное вещество или смесь веществ) мо-
жет находиться в любом агрегатном состоянии (твердом, жидком, га-
зообразном). Объект для анализа называется образцом, или пробой. 
Один и тот же элемент в образце может находиться в различных хими-
ческих формах. Например: S0, S2−, SO4

2−, SO3
2−и т.д. В зависимости от 

цели и задачи анализа после перевода пробы в раствор проводят эле-
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ментный анализ (определение общего содержания серы) или фазовый 
анализ (определение содержания серы в каждой фазе или в ее отдель-
ных химических формах). 

Условия выполнения реакции. Выполняя ту или иную аналити-
ческую реакцию, необходимо строго соблюдать определенные условия 
ее протекания (температура, рН раствора, концентрация) для того, 
чтобы она протекала быстро и имела достаточно низкий предел обна-
ружения.  

Среда (кислая, нейтральная или щелочная) создается прибавлени-
ем к раствору кислоты, щелочи или буферного раствора; например, 
осадки, растворимые в кислотах, не образуются в кислой среде. 

Температура должна быть соответствующей, так как осадки 
(например, PbCl2) могут растворяться в горячем растворе; некоторые 
реакции идут на холоде, некоторые – при нагревании. 

Концентрация должна быть достаточной, так как осадок образует-
ся только из пересыщенного раствора, то есть когда его концентрация 
больше растворимости. 

Классификация аналитических реакций. 
1. Групповые реакции: один и тот же реактив реагирует с груп-

пой ионов, давая одинаковый сигнал. Так, для отделения группы ионов 
(Ag+, Pb2+, Hg2+) используют реакцию их с хлорид-ионами, при этом 
образуются белые осадки (AgCl, PbCl2, Hg2Cl2).  

2. Избирательные (селективные) реакции. 
Пример: йодокрахмальная реакция. Впервые ее описал в 1815 г. 

немецкий химик Ф. Штромейер. Для этих целей используют органиче-
ские реагенты. 

Пример: диметилглиоксим + Ni2+ →образование ало-красного 
осадка диметилглиоксимата никеля. 

Изменяя условия протекания аналитической реакции, можно неиз-
бирательные реакции сделать избирательными.   

Пример: если реакции Ag+, Pb2+, Hg2+  + Cl− проводить при нагре-
вании, то PbCl2 не осаждается, так как он хорошо растворим в горячей 
воде.   

3. Реакции комплексообразования используются для целей мас-
кирования мешающих ионов. 

Пример: для обнаружения ионов Со2+ в присутствии Fe3+ с помо-
щью KSCN, реакцию проводят в присутствии ионов F‒ . При этом 

  
Fe3+ + 4F‒ → [FeF4]‒ , KH= 10‒6, 

 
поэтому ионы Fe3+  закомплексованы и не мешают определению ионов 
Co2+. 
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Реакции, используемые в аналитической химии 
1. Гидролиз (по катиону, по аниону, по катиону и аниону)   

 
Al3+ + HOH ↔ Al(OH)2+ + H+; 

 
CO3

2– + HOH ↔ HCO3
‒ + OH‒; 

 
Fe3+ + (NH4)2S + HOH → Fe(OH)3  +... 

         
2. Реакции окисления-восстановления   

 
2KMnO4 + 5H2C2O4 + 3H2SO4 → 2MnSO4 + K2SO4 + 10CO2+ 8H2O, 

 
                      MnO4

– + 8H+ + 5ē → Mn2+ + 4H2O      2 

                        C2O4
2– – 2ē →  2CO2                   5  

2MnO4
−+ 5C2O4

2–  + 16H+ → 2Mn2+ + 10CO2↑+ 8H2O.  
 
3. Реакции комплексообразования   

 
СuSO4 +4NH4OH → [Cu(NH3)4]SO4 +4H2O. 

 
4. Реакции осаждения   

 
Ba2+ +SO4

2− →BaSO4↓. 
 

Сигналы методов качественного анализа. 
1. Образование или растворение осадка   

 
Hg2+ + 2I‒ → HgI2↓, 
                    красный 

 
HgI2  +2KI− →K2 [HgI4]. 
                       бесцветный 

 
2. Появление, изменение, исчезновение окраски раствора (цвет-

ные реакции)   
 

Mn2+ → MnO4
‒  → MnO4

2‒. 
                               Бесцветный     малиновый       зеленый  
 
3. Выделение газа  

 
SO3

2−+2H+ →SO2↑+H2O. 
 

4. Реакции образования кристаллов строго определенной формы 
(микрокристаллоскопические реакции).   
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5. Реакции окрашивания пламени.   
Ионные уравнения. При анализе неорганических веществ в 

большинстве случаев имеют дело с водными растворами кислот, осно-
ваний, солей, являющихся электролитами. Поэтому «мокрыми» реак-
циями открывают ионы, а не элементы или вещества. 

Все реакции в (водных) растворах электролитов являются реакци-
ями между ионами. Они называются ионными реакциями, а уравнения 
этих реакций − ионными уравнениями. 

В этих уравнениях в молекулярной форме записываются вещества, 
которые: 

– мало ионизируют (НОН), 
– малорастворимы (выпадают в осадок, BaSO4↓), 
– являются газами (CO2↑), 
– являются простыми веществами (О2). 
Например:  
 

1. NaOH + HCl → NaCl + HOH – уравнение в молекулярной форме; 
 

      Na+ + OH‒ + H+ + Cl‒ → Na+ + Cl‒ + HOH – уравнение в ионной 
форме, полное ионное уравнение; 

 
     OH– + H+ → HOH – сокращенное ионное уравнение. 
 

2. BaCl2 + K2SO4 → 2KCl + BaSO4↓; 
 
      Ba2+ + 2Cl‒ + 2K+ + SO4

2‒ → 2K+ + 2Cl‒ + BaSO4↓;  
 
       Ba2+ + SO4

2‒ → BaSO4↓ – сокращенное ионное уравнение. 
 
Для обнаружения Cl– используют раствор AgNO3: 
 

HCl + AgNO3 → AgCl↓ + HNO3 
 

− образуется белый творожистый осадок. Данной реакцией открывают 
не элемент хлор вообще, а именно хлорид ион Cl‒. Она неэффективна, 
если хлор присутствует в ином виде, например, NaClO3 или CHCl3. 
Также можно отметить, что реагентом является не AgNO3, а именно 
Ag+, а суть реакции выражается сокращенным ионным уравнением: 

 
Ag+ + Cl− → AgCl 
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ЧАСТЬ ВТОРАЯ 

ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ОСНОВЫ ХИМИЧЕСКОГО АНАЛИЗА  

 
Г л а в а  I. Химическое равновесие в гомогенных системах 

 
Закон действующих масс в аналитической химии.  

Понятие активности 
 
Гомогенными называют такие системы, которые состоят из одной 

фазы, т.е. не имеют поверхностей раздела между частями системы с 
различными свойствами. Гомогенными системами являются растворы 
кислот, оснований, солей и других веществ, а также смеси раствори-
мых друг в друге жидкостей.  

Гетерогенные системы состоят из двух и более фаз, разделенных 
друг от друга поверхностями раздела. Так, система, состоящая из жид-
кости и осадка, образована двумя фазами: твердой (осадок) и жидкой 
(насыщенный раствор).  

В общем виде уравнение химической реакции можно представить 
схемой: 

аА + bВ = сС + dD. 
 
Зависимость скорости реакции от концентрации реагирующих ве-

ществ выражается законом действующих масс: скорость химической 
реакции прямо пропорциональна произведению молярных концентра-
ций реагирующих веществ, возведенных в степени, соответствующие 
их стехиометрическим коэффициентам 

 
υ1 = k1∙[A]a ∙ [B]b, 

 
где υ1 ‒ скорость прямой реакции; k1 – коэффициент пропорционально-
сти, равный скорости прямой реакции при концентрациях реагирую-
щих веществ 1 моль/л; [A] и [B] – молярные концентрации исходных 
веществ А и В; а и b – стехиометрические коэффициенты в уравнении 
данной реакции. 

В результате обратной реакции образуются исходные вещества А и 
В; в начальный момент скорость равна нулю. Скорость обратной реак-
ции: 

υ2 = k2 [C]c ∙ [D]d. 
 
Квадратные скобки означают равновесные концентрации, выра-

женные в моль/л. 



 17 

Для обратимых реакций через определенное время наступает хи-
мическое равновесие: 

 
υ1 = υ2     и    k1∙[A]a ∙ [B]b =k2∙ [C]c ∙ [D]d. 

 
Так как величины k1 и k2 постоянны при данной температуре, то и 

их отношение – постоянная величина, которая называется константой 
равновесия (К) химической реакции: 

 

 

 
Это уравнение является следствием закона действующих масс: 

отношение произведения молярных концентраций продуктов реакции 
к произведению концентраций исходных веществ в степенях, соответ-
ствующим их стехиометрическим коэффициентам, представляет собой 
постоянную величину, называемую константой равновесия. 

Границы применимости закона действующих масс. Закон дей-
ствующих масс и понятие химического равновесия применим только к 
неэлектролитам и слабым электролитам в разбавленных водных (или 
неводных) растворах. Слабые электролиты в концентрированных вод-
ных растворах и все сильные электролиты не подчиняются закону дей-
ствующих масс (имеются отклонения, причины которых рассматрива-
ются ниже). В приведенной выше формулировке закон действующих 
масс справедлив только для идеальных систем, в которых отсутствует 
межионное взаимодействие или оно незначительно, как, например, в 
разбавленных растворах слабых электролитов.  

Константа химического равновесия, выраженная через молярные 
концентрации, называется концентрационной константой (или услов-
ной, кажущейся).  

В реальных системах происходит как химическое, так и электро-
статическое взаимодействие; граница между ними условна: например, 
взаимодействие растворенных частиц с молекулами растворителя име-
ет частично электростатическую, частично химическую природу. Для 
нейтральных молекул силы электростатического взаимодействия от-
носительно невелики и проявляются лишь на малых расстояниях. По-
этому отклонения свойств растворов неэлектролитов от идеальности 
становятся заметными лишь при высоких концентрациях. Напротив, 
взаимодействие между ионами значительно, оно может проявляться и 
на больших расстояниях. Поэтому для растворов электролитов откло-
нения от идеальности выражены значительно сильнее и проявляются 
даже в достаточно разбавленных растворах. 

[ ] [ ]
[ ] [ ]
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1
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Электростатическое взаимодействие приводит к отклонению в по-
ведении реальной системы от идеального состояния. Влияние электро-
статических факторов можно учесть с помощью, так называемого ме-
тода активностей. Сущность его состоит в том, что вместо концен-
траций реагирующих частиц используют активности. 

Активность (а) – это эффективная или действующая концентра-
ция, т.е. это та концентрация, которую имел бы компонент воображае-
мого идеального раствора, обладающего теми же свойствами, что и 
данный реальный раствор. Активность характеризует степень связан-
ности частиц электролита и проявляет себя в химических процессах 
как реально действующая масса в отличие от общей концентрации 
вещества в растворе.  

Численно активность, имеющая размерность моль/л, концентра-
ции (С), умноженной на коэффициент γ 

 
а = γ · С, 

 
где γ ‒ коэффициент активности, характеризующий неидеальность 
реального раствора, он показывает во сколько раз активная (действу-
ющая) концентрация отличается от аналитической (заданной) 

 
γ = а / С. 

 
Коэффициент активности является величиной, отражающей име-

ющиеся в данной системе явления, вызывающие изменения подвижно-
сти ионов. Для идеальных растворов (при бесконечном разбавлении)  
электростатические взаимодействия пренебрежимо малы и в этом слу-
чае активность равна концентрации, а коэффициент активности равен 
единице: 

а = С и γ = 1. 
 
Для реальных систем коэффициент активности обычно меньше 

единицы. 
Если вместо равновесных концентраций подставить в выражение 

константы химического равновесия соответствующие величины ак-
тивностей, то получим значение термодинамической (реальной, ис-
тинной) константы равновесия, применимой не только для идеаль-
ной, но и данной реальной системы:  
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 или   
 

, 

 
поэтому в общем случае имеем следующую формулировку закона 
действующих масс: в состоянии химического равновесия отношение 
произведения активностей продуктов реакции в степенях, равных сте-
хиометрическим коэффициентам, к произведению активностей исход-
ных веществ в соответствующих степенях, есть величина постоянная в 
данном растворителе при данных температуре и давлении. 

Зависимость коэффициентов активностей от различных факторов 
сложна, поэтому в аналитической химии часто ограничиваются при-
менением закона действующих масс в его классической форме. 

Константа химического равновесия (К) не зависит от концентра-
ции реагирующих веществ, она постоянна при данной температуре. 
Увеличение концентрации исходных веществ приводит к сдвигу рав-
новесия в сторону образования продуктов реакции, т.е. вправо; увели-
чение концентраций продуктов реакции вызывает сдвиг равновесия в 
сторону исходных веществ, т.е. влево. После каждого изменения кон-
центраций веществ, участвующих в обратимой реакции, система при-
обретает новое состояние химического равновесия, сохранив при этом 
постоянство константы. Знание константы химического равновесия 
дает возможность управлять направлением сдвига равновесия, рассчи-
тать выход реакции и концентрации участвующих в реакции веществ в 
момент равновесия, а также оценить применимость химической реак-
ции для анализа.  

Частным случаем константы равновесия считается константа 
диссоциации. 

 
Электролитическая диссоциация веществ в растворах.  

Теория Аррениуса 
 

Электролитическая диссоциация – процесс распада молекул ве-
щества на ионы под действием молекул растворителя. При взаимодей-
ствии молекул вещества и растворителя в растворе образуются сольва-
тированные, а в случае воды – гидратированные положительно и от-
рицательно заряженные ионы – катионы и анионы. 

Способные к электролитической диссоциации вещества называют 
электролитами. Так как диссоциация – обратимый процесс, то проти-
воположно заряженные ионы в результате взаимного притяжения, 
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вновь образуют молекулы. В результате в растворе устанавливается 
равновесие между ионами и недиссоциированными молекулами веще-
ства. Вещества, для которых равновесие сдвинуто в сторону образова-
ния ионов, называют сильными электролитами. В растворах слабых 
электролитов, наряду с образовавшимися при диссоциации ионами, 
присутствуют также недиссоциированные молекулы вещества.  

К сильным электролитам относят: HCl, HI, HBr, HNO3, HIO3, 
H2SO4, и др. сильные основания, щелочи, а также большинство солей. 

Способность веществ к диссоциации определяется двумя величи-
нами: степенью и константой диссоциации.  

Степень электролитической диссоциации или ионизации (α)– от-
ношение числа молей, распавшихся на ионы, к общему числу молей 
растворенного электролита. Эта величина характеризует химическую 
активность электролитов. 

Константа диссоциации электролита (К)– характеризует его 
склонность к ионизации или силу кислот и оснований. Чем больше эта 
величина, тем сильнее электролит диссоциирован в растворе. Так как 
она не зависит от концентрации в соответствии с законом действую-
щих масс, то константа диссоциации лучше характеризует способность 
электролита к распаду на ионы, чем степень диссоциации. 

Условно слабыми электролитами считают те, у которых константа 
диссоциации К <2·10‒2.  

В растворах сильных электролитов существуют только диссоции-
рованные ионы, их степень диссоциации α близка к 1 (100%), на прак-
тике к сильным относят электролиты с α > 40%. 

В растворах слабых электролитов наряду с ионами существуют и 
недиссоциированные молекулы. К слабым электролитам относят: вода, 
слабые кислоты (степень диссоциации α << 1) HF, HNO2, H2SO3, 
H3PO4,H2CO3, слабые основания NH4OH, органические кислоты, ами-
ны. 

Между константой и степенью диссоциации слабого электролита 
существует взаимосвязь, которая носит название закона разбавления 
Оствальда и выражается формулой: 

 

α1
α2

−
⋅

=
СК  

Экспериментально установлено, что закон разбавления Оствальда 
справедлив только для слабых электролитов.  

Согласно теории электролитической диссоциации Аррениуса, но-
сителем кислотных свойств является катион водорода Н+-протон. Сила 
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оснований определяется степенью диссоциации и концентрацией обра-
зующихся при этом ионов ОН–.  

В результате диссоциации образуются не собственно ионы, а их 
соединения с молекулами растворителя – сольваты или гидраты, если 
растворителем является вода. Свободный ион Н+, т.е. протон, не может 
существовать в водных растворах: соединяясь с молекулой воды, он 
дает гидрат Н3О+, называемый ион гидроксония:  

  
Н+ + Н2О ↔ Н3О+ 

 
Поэтому ионизацию уксусной кислоты с учетом выше сказанного 
можно представить следующим уравнением реакции: 
 

CH3COОH + (n+1) H2O  ↔ H3O+ + [CH3COО ∙ n H2O]– 

 
Следовательно, действительным носителем кислотных свойств элек-
тролита является не протон (Н+), а его гидрат, т.е. ион гидроксония 
(Н3О+). Поэтому диссоциацию (или ионизацию) нужно рассматривать 
не как чисто физический процесс, а как химическое взаимодействие 
растворяемого вещества с растворителем с образованием гидратов или 
сольватов. Эти экспериментально подтвержденные предположения, 
положены Д.И. Менделеевым в основу его гидратной теории раство-
ров. 

На практике используют упрощенные уравнения диссоциации, без 
учета гидратации или сольватации ионов. В случае уксусной кислоты 
диссоциация идет по схеме: 
 

CH3COОH ↔ H+ + CH3COО– 

 
Как и всякий обратимый процесс, диссоциация приводит к химиче-
скому равновесию и должна подчиняться закону действующих масс, 
на основании которого получаем выражение для константы диссоциа-
ции (или ионизации) электролита, например, для CH3COОH: 
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Отрицательный десятичный логарифм константы диссоциации 

называется показателем константы диссоциации.  
 

–lgКд = рК, 
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Многопротонные кислоты и многокислотные основания диссоци-
ируют по ступеням, причем для каждой ступени диссоциации суще-
ствует свои степень и константа диссоциации. Общая или суммарная 
константа диссоциации равна произведению ступенчатых констант и 
лишь формально характеризует равновесие. Уравнение суммарной 
диссоциации показывает, что в выражении константы диссоциации 
равновесные концентрации участников кислотно-основного равнове-
сия должны быть возведены в стехиометрические коэффициенты. 

Например, для первой ступени диссоциации 0,1 М раствора орто-
фосфорной кислоты 

H3PO4 ↔ Н+ + H2PO4
– 

 
константа диссоциации имеет значение К1 = 1,1∙10–2 , рК1 = 1,96, а сте-
пень электролитической диссоциации равна 26 %. 

Для второй ступени диссоциации 
 

H3PO4 ↔2H+ + HPO4
2– 

 
                        К2 = 2,0 ∙ 10–7,  рК2 = 6,7 ,  α =0,11 %, 
 

а для третьей ступени диссоциации 
 

H3PO4 ↔ 3Н+ + PO4
3– 

 
К3 = 3,6 ∙10–12,  рК3 = 12,44,   α  = 0,001 % 

 
Общая константа диссоциации H3PO4: 
 

К=[Н+]3∙[PO4
3–] / [H3PO4]=К1∙К2∙К3= 1,1∙10–2∙ 2,0∙10–7

∙3,6 ∙10–12=7,9 ∙10–21. 
 

Понятие эквивалента вещества 
 
Классификация кислот и оснований. Первая теория, разделив-

шая вещества на кислоты и основания, была предложена Аррениусом. 
Согласно Аррениусу, кислоты – это вещества, при диссоциации кото-
рых в водном растворе образуются ионы водорода H+, а основания – 
вещества, при диссоциации которых образуются ионы гидроксила  
OH–. Однако данная теория оказалась несостоятельной, так как не учи-
тывала взаимодействия частиц растворенного вещества с растворите-
лем. Так, например, невозможно было, опираясь на теорию Аррениуса, 
объяснить, почему при растворении некоторых солей в воде среда 
могла быть кислой или щелочной, а при переходе к неводным раство-
рителям многие вещества полностью изменяли свои кислотно-
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основные свойства. Разрешить данные противоречия пытались многие 
ученые.  

В начале XX века практически одновременно появились две тео-
рии кислот и оснований: теория Бренстеда-Лоури и теория Льюиса, 
развитая позднее Пирсоном. Наиболее общей теорией кислот и осно-
ваний является теория Усановича.  

Однако, круг явлений, с которыми сталкивается аналитическая 
химия, наиболее удовлетворительно описывается с позиций протоли-
тической теории Бренстеда-Лоури.  

Протонная (протолитическая) теория кислот и оснований 
(Бренстед и Лоури). 

Кислота – вещество, являющееся донором протонов, т.е. способ-
ное отдавать протоны другому веществу.  

Основание – акцептор протонов, т.е. вещество, способное прини-
мать протоны.  

Кислотно-основное взаимодействие состоит в обратимом переносе 
протона от молекулы кислоты к молекуле основания. При этом кисло-
та, потеряв протон, превращается в сопряженное с ней основание, а 
основание, приняв протон, становится сопряженной кислотой: 

 
HA + B ↔ BH + A 

 
Эквивалент – это реальная или условная частица вещества Х, ко-

торая в кислотно-основной реакции эквивалентна одному иону водо-
рода (протону), а в реакции окисления-восстановления – одному элек-
трону. 

Закон эквивалентов: элементы или их соединения взаимодей-
ствуют друг с другом в строго определенных массовых количествах, 
соответствующих их химическим эквивалентам.   

Фактор эквивалентности ( f ) – это число, обозначающее, какая 
доля реальной частицы вещества Х эквивалентна одному иону водоро-
да в кислотно-основной реакции или одному электрону в окислитель-
но-восстановительной реакции. Фактор эквивалентности – безразмер-
ная величина, меньше или равная единицы. 

Фактор эквивалентности и эквивалент – не постоянные величины, 
а зависят от стехиометрии реакции, в которой они принимают участие. 

Например, для реакций: 
а) кислотно-основной: 

 
H3PO4 + NaOH = NaH2PO4 + H2O,   f (H3PO4) = 1;   

 
H3PO4 +2NaOH = Na2HPO4 + 2H2O,   f (H3PO4) = 1/2;   
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H3PO4 + 3NaOH = Na3PO4 + 3H2O,    f (H3PO4) = 1/3;   

 
б) окислительно-восстановительной: 

  
Cr2O7

2– + 14H+ + 6ē = 2 Cr3+ + 7 H2O,  f (К2Cr2O7) = 1/6. 
 

 
Теория сильных электролитов. Ионная сила раствора 

 
В растворах сильных электролитов и в концентрированных рас-

творах слабых электролитов существует межионное взаимодействие.  
Межионное взаимодействие приводит к образованию вокруг каж-

дого свободно движущегося иона так называемого ионного облака или 
ионной атмосферы, состоящей из симметрично сгруппированных 
ионов противоположного знака. Это приводит к уменьшению подвиж-
ности ионов и, как следствие, к понижению их химической активно-
сти, что и вызывает отклонения в поведении сильных электролитов от 
классической формы закона действующих масс. 

Уменьшение подвижности ионов должно быть тем больше, чем 
плотнее ионная атмосфера, т.е. чем больше их концентрация и заряд. 

Электростатическому торможению подвергаются все ионы, на по-
движность ионов влияют также посторонние ионы, присутствующие в 
растворе данного электролита. Это влияние усиливается с увеличени-
ем концентрации. Теория сильных электролитов приписывает возрас-
тание эквивалентной электропроводности с разбавлением раствора не 
увеличению степени диссоциации электролита, а возрастанию скоро-
сти движения ионов вследствие уменьшения межионных сил и разре-
жению ионной атмосферы. По результатам измерения электропровод-
ности в растворах сильных электролитов получают не истинную, а 
кажущуюся степень диссоциации. Межионные силы не только пони-
жают электропроводность растворов, но влияют также на осмотиче-
ское давление, температуру замерзания и кипения растворов, а также 
на способность ионов к химическим взаимодействиям. Коэффициенты 
активности ионов зависят не только от концентрации данного электро-
лита в растворе, но и от концентрации всех присутствующих в раство-
ре посторонних ионов.  

Мерой электростатического взаимодействия между всеми ионами 
в растворе является величина ионной силы раствора (I). Ионная сила 
раствора (I) равна полусумме произведения концентраций всех (i) 
ионов на квадрат их зарядов (z): 
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Для разбавленных растворов бинарного электролита, состоящего 

из однозарядных ионов (например, NaCl, KNO3, LiBr) ионная сила 
равна его молярной концентрации. 

Для слабых электролитов не учитывают влияние электростатиче-
ского взаимодействия ионов, так как в этом случае концентрации 
ионов в растворах невелики и ионы находятся на больших расстояниях 
друг от друга. Для сильных же электролитов характерны высокие кон-
центрации ионов в растворах при небольших расстояниях между ними.  

Дебаем и Хюккелем была предложена теория сильных электроли-
тов, которая получила развитие в работах русских ученых В.К. Семен-
ченко, А.И. Бродского, Н.А. Измайлова и др. Согласно этой теории,  
сильные электролиты, в противоположность слабым, полностью иони-
зированы в водных растворах. Пространственные решетки кристаллов 
большинства солей состоят не из молекул, а из ионов, поэтому в рас-
творах солей молекулы должны отсутствовать. 

Движение каждого отдельного иона в растворе не свободно вслед-
ствие наличия у него ионной атмосферы, приводящей к уменьшению 
скорости движения ионов. Для оценки способности ионов к химиче-
скому взаимодействию пользуются понятиями активности и коэффи-
циента активности. 

Во всех разбавленных растворах с одинаковой ионной силой ко-
эффициент активности данного электролита один и тот же (закон ион-
ной силы, открытый американскими учеными Льюисом и Рендалом).  
В достаточно разбавленных растворах с одинаковой ионной силой ко-
эффициенты активности большинства ионов, имеющих одинаковый 
заряд, приблизительно одинаковы.  

Дебай и Хюккель установили математическую связь между ион-
ной силой раствора (I) и коэффициентом активности (γ): с увеличени-
ем ионной силы раствора коэффициент активности уменьшается. До-
стигая определенного минимального значения, коэффициент активно-
сти далее возрастает при дальнейшем увеличении ионной силы рас-
твора. Для разбавленных водных растворов (0,01-0,05 н) бинарных 
электролитов (NaCl, CuSO4) эта зависимость выражается следующей 
формулой Дебая-Хюккеля:  

 

. 
 

.
2
1 2∑= ii zCI

Iz ⋅−= 25,0γlg
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В более концентрированных растворах начинается взаимодействие 
растворенного электролита с молекулами растворителя, происходит 
образование ионных ассоциатов и эта зависимость усложняется.  

Для сильных электролитов концентрацию ионов вычисляют, исхо-
дя из полной диссоциации электролита. В то же время коэффициент 
активности (γ) представляет собой меру влияния межионных сил на 
способность иона к химическим действиям. Если γ < 1, то это значит, 
что ион стеснен в своих движениях и поэтому а < С. Если  γ = 1, то      
а = С, т.е. ион действует соответственно своей концентрации в раство-
ре. Для сильных электролитов это наблюдается только в очень разбав-
ленных растворах с концентрацией менее 10–4 моль/л, когда расстоя-
ние между ионами велико и действующие между ними силы практиче-
ски не проявляются. Аналогично, межионные силы не проявляются и в 
случае разбавленных растворов слабых электролитов, у которых толь-
ко очень незначительная часть всех молекул распадается на ионы. 

 
Ионное произведение воды. Понятие о рН 

 
Диссоциации воды происходит по схеме: 
 

H2O = H+ + OH–. 
 
Применяя закон действующих масс к электролитической диссоци-

ации воды, получим: 
 

   или    , 

 

так как степень диссоциации воды очень мала, то [H2O] можно считать 
величиной постоянной, т.е. в правой части последнего выражения сто-
ит произведение двух величин – тоже постоянная величина, которую 
называют ионным произведением воды, обозначают Кw: 

 
Кw = [H+] ∙ [OH–] = 10‒14 при Т = 298К. 

 
В нейтральном водном растворе: 
 

 [H+] = [OH–] = 10‒7 моль /л, 
 

 рН = рОН = 7, 
рН + рОН = 14, 

 

]OH[
]OH[]H[

2

−+ ⋅
=К ]OH[]H[]OH[ 2

−+ ⋅=⋅К
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где рН = – lg[H+] ‒ водородный показатель, равный отрицательному 
десятичному логарифму концентрации (или активности) водородных 
ионов; рOН = – lg[OH–] – гидроксильный показатель, равный отрица-
тельному десятичному логарифму концентрации (или активности) 
гидроксил-ионов. 

Таким образом, при [H+] = 10‒7 моль/л, реакция среды будет 
нейтральной, при [H+] > 10‒7 моль/л, реакция среды будет кислой и   
рН < 7; а при [H+] < 10‒7 моль/л, реакция среды будет щелочной и      
рН > 7. 

 
Буферные растворы, их роль в анализе,  

механизм действия 
 

Для выполнения аналитических операций, например, осаждения, 
необходимо поддерживать в исследуемом растворе постоянным значе-
ние концентрации водородных ионов, т.е. рН раствора. Кислотность 
растворов может изменяться в результате химической реакции, поэто-
му сохранение определенного значения рН является важнейшим усло-
вием ее протекания. Заданное значение рН раствора поддерживается 
постоянным с помощью буферных растворов. Они представляют со-
бой смесь кислоты и сопряженного основания. Чаще всего они состоят 
из смеси слабой кислоты и ее соли (кислотный буфер с рН < 7) или 
слабого основания и его соли (основной буфер с рН > 7). 

Буферные растворы можно рассматривать как смеси электролитов 
(слабого с сильным), содержащие одноименные ионы. При введении в 
такие смеси небольших количеств сильной кислоты или сильного ос-
нования рН раствора практически не изменяется; не изменяется рН 
буферных растворов и при разбавлении. Свойство некоторых раство-
ров сохранять практически постоянным рН раствора (или концентра-
цию водородных ионов) при разбавлении и добавлении небольших 
количеств сильной кислоты (щелочи) называют буферным действием.  

Примеры кислотных буферов: формиатный – состоит из слабой 
муравьиной кислоты и ее соли формиата натрия (рН около 3,7); аце-
татный – состоит из уксусной кислоты и ацетата натрия (рН около 4,7); 
бензоатный – состоит из бензойной кислоты и бензоата аммония (рН 
около 4,2).  

Пример основного буфера, часто используемого в анализе, –
аммонийный (аммиачно-хлоридный) буфер с рН= 9,3.  

Буферным действием обладают также смеси кислых солей с раз-
личной замещенностью атомов водорода металлом. Например, в фос-
фатном буферном растворе (NaH2PO4 + Na2HPO4) дигидрофосфат 
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натрия играет роль кислоты, а гидрофосфат натрия – ее соли; в раство-
ре фосфатного буфера поддерживается рН = 6,8. Для создания щелоч-
ной среды с рН > 7 используют карбонатный буферный раствор, со-
стоящий из смеси кислой и средней соли (NaHCO3 и Na2CO3). Изменяя 
концентрации компонентов буферных смесей, получают буферные 
растворы с заданным значением рН. 

Буферные системы сложного состава присутствуют в животных и  
растительных организмах, они поддерживают постоянными рН крови, 
лимфы и других жидкостей. Буферными свойствами обладает также 
почва, благодаря чему осуществляется противодействие внешним фак-
торам, изменяющим рН почвенных растворов, например, при введении 
в почву кислот или оснований.  

Механизм действия буферных растворов. 
В буферных растворах концентрация водородных ионов зависит 

не от абсолютных количеств, а от соотношения концентраций кислоты 
или основания и их солей. Свойство буферных растворов сохранять 
постоянство рН основано на взаимодействии компонентов буферной 
смеси с добавляемой сильной кислотой ли щелочью, в результате чего 
происходит связывание вводимых ионов Н+ или ОН–  в слабодиссоци-
ирующие молекулы слабого электролита. Буферное действие систем, 
состоящих из слабых кислот или оснований и их солей, состоит в том, 
что в них имеется «противодействие» ионам водорода или гидроксида, 
приводящее к смещению равновесию в нужную сторону без изменения 
рН раствора. Например, в случае формиатного буфера почти все по-
ступающие в результате добавления сильной кислоты ионы Н+ будут 
связаны формиатными ионами соли, вследствие чего образуются мо-
лекулы слабо диссоциирующей кислоты НСООН: ее диссоциация бу-
дет подавляться одноименными ионами соли (НСОО–); при этом силь-
ная кислота заменяется слабой и рН раствора не изменится. То же 
наблюдается и при введении в раствор формиатной буферной смеси 
щелочи: ионы ОН– прибавленного гидроксида соединяются с образу-
ющимися при диссоциации муравьиной кислоты ионами Н+ с образо-
ванием воды, а израсходованные при этом ионы водорода пополнятся 
за счет диссоциации муравьиной кислоты; в этом случае рН раствора 
также практически не изменится. При этом протекают следующие ре-
акции: 

При добавлении сильной кислоты: 
 

НСОО– + Н+ = НСООН. 
 

При добавлении сильного основания: 
НСООН + ОН– = Н2О + НСОО–. 
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В обоих случаях образуется слабый электролит: в первом случае 

слабая кислота НСООН, во втором – вода. 
При добавлении сильного основания к аммонийному буферному 

раствору катионы NH4
+, присутствующие в растворе в большом коли-

честве за счет диссоциации сильного электролита NH4Cl, связывают 
ионы ОН– с образованием малодиссоциирующих молекул слабого 
электролита NH4ОН. В результате этого концентрация гидроксидных 
ионов в растворе не увеличивается и величина рН остается практиче-
ски неизменной. 

В случае прибавления к аммонийному буферу сильной кислоты 
происходит связывание водородных ионов ОН–-ионами гидроксида 
аммония с образованием малодиссоциирующих молекул воды, а рас-
ход гидроксидных ионов компенсируется диссоциацией NH4ОН; по-
этому рН практически не изменяется.  

Протекающие при этом реакции: 
 

NH4
+ + ОН– = NH4ОН 

 
NH4ОН + Н+ = Н2О + NH4

+ 

 
В этом случае также образуются слабые электролиты NH4ОН и 

Н2О. 
Однако при введении в различные буферные растворы одинаковых 

количеств кислоты или щелочи концентрация водородных ионов или 
рН в них изменяется по-разному, так как они обладают разным буфер-
ным действием. Поэтому вводится понятие буферной емкости рас-
твора, которая характеризуется количеством моль сильной кислоты 
или сильного основания, которое необходимо прибавить к 1 л буфер-
ной смеси для изменения его рН на единицу. Например, ацетатный 
буферный раствор оказывает буферное действие только до тех пор, 
пока концентрация прибавленной кислоты или щелочи не превысит 
величину, приблизительно равную 0,08 моль/л. Изменяя концентрации 
компонентов буферных смесей, удается получить буферные растворы 
с заданными величинами рН.  

Буферным действием обладают и растворы сильных кислот и 
сильных оснований, если концентрации их достаточно велики, но ме-
ханизм действия в этом случае иной. Для сколько-нибудь заметного 
изменения рН раствора при небольшой концентрации кислоты или 
щелочи в растворе необходимо их добавление в большом количестве. 

 
Гидролиз солей: роль в анализе 
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Гидролиз – взаимодействие ионов соли с молекулами воды, приво-

дящее к образованию слабого электролита – кислоты или основания; 
это реакция, обратная нейтрализации.  

В результате гидролиза солей всегда происходит изменение рН 
раствора. Соли, образованные катионами сильных оснований и анио-
нами сильных кислот (например, NaCl, K2SO4, Ba(NO3)2, CsClO4), не 
подвергаются гидролизу и имеют нейтральную реакцию среды (рН=7). 

Известны три случая гидролиза солей: 1) гидролиз по катиону, 2) 
гидролиз по аниону и 3) гидролиз по катиону и по аниону. 

 
1)                     NH4Cl + H2O ↔ NH4 ОН + HCl 

 

NH4
+ + H2O ↔ NH4 ОН + H+ 

 
2)            CH3COОNa + H2O ↔ CH3COОH + NaOH   

 

CH3COО– + H2O ↔  CH3COОH + OH- 
 

3) CH3COONH4 + H2O ↔ CH3COOH + NH4OH (NH3 + H2O) 
 

           CH3COO– + NH4
+ + H2O↔ CH3COOH + NH4OH (NH3 + H2O) 

 
Гидролиз солей многоосновных кислот или многокислотных осно-

ваний протекает ступенчато. Обычно ограничиваются первой ступе-
нью гидролиза, так как константы ионизации по второй и, тем более, 
по третьей ступени малы и гидролиз будет идти в малой степени; для 
усиления гидролиза  можно сместить равновесие добавлением кислоты 
или щелочи или увеличением температуры. 

Количественно гидролиз характеризуют две величины: 
1) степень гидролиза – отношение концентрации гидролизованной 

части соли к ее общей концентрации в растворе; ее, как и степень дис-
социации, обычно выражают в %; чем слабее кислота или основание, 
тем выше степень гидролиза; 

2) константа гидролиза – константа равновесия гидролитической 
реакции; числовое значение константы гидролиза получают, исходя из 
ионного произведения воды и констант диссоциации слабой кислоты 
или слабого основания. 

При анализе гидролиз часто мешает выполнению аналитических 
операций и его приходится подавлять. Например, при осаждении кати-
онов щелочно-земельных металлов карбонатом аммония для подавле-
ния гидролиза прибавляют гидроксид аммония. При осаждении катио-
нов железа, цинка и марганца сульфидом аммония также прибавляют с 
этой целью NH4OH. 
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В некоторых случаях напротив, необходимо усилить гидролиз свя-
зыванием одного из продуктов реакции. Его можно использовать для 
обнаружения или отделения некоторых ионов (например, Mg2+ – уда-
лением MgOHCl после выпаривания раствора, Al3+ и Fe3+ – удалением 
из раствора в виде основных солей при действии ацетата натрия). 

 
Способы выражения концентрации растворов 

 
Молярная концентрация или молярность CМ или М (моль/л): пока-

зывает количество моль растворенного вещества содержащихся в 1 л 
раствора V 

 

.ν
VM

m
V

СM ⋅
==  

 
Нормальная концентрация или молярная концентрация эквива-

лента, или нормальность СН или N (моль-экв/л): показывает количе-
ство моль-эквивалентов растворенного вещества n в 1л раствора V 

 

,
VM

m
V
nС

f
Н ⋅

==  

 
где Мf  ‒ молярная масса эквивалента вещества ‒ масса одного моля 
эквивалента этого вещества, равная произведению фактора эквива-
лентности на молярную массу вещества:  

 
М f =  f ∙ М 

 
Взаимосвязь молярной и нормальной концентрацией раствора вы-

ражается формулой: 
СМ =  f ∙ СН. 

 
Мольная доля xi (%): отношение числа молей i-го компонента (νi) к 

общему числу молей системы (ν)  
 

( )%100
ν
ν

⋅= i
ix ;  1=∑ ix . 

 
Число молей определяется массой m и молярной массой M компо-

нента 

.
M
m

=ν  
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Массовая доля ωi (%): отношение массы i-го компонента mi к мас-
се системы в целом m 

( )%100ω ⋅=
m
mi

i . 

 
Объемная доля φi (%): отношение объема i-го компонента Vi к объ-

ему системы в целом V 
 

( )%100⋅=
V
Vi

iϕ  . 

 
Моляльность раствора mi (моль/кг): число молей i-го компонента 

νi на килограмм растворителя (mр-ля) – масса растворителя в килограм-
мах 

ля(кг)р

ν

−
=

m
m i

i . 

 
 

Титр Т (г/мл или г/см3): определяется количеством граммов рас-
творенного вещества в 1 мл раствора V  

 

.
V
aТ =  

 
Зная нормальную концентрацию раствора, титр можно найти по 

формуле: 

.
1000

fН МС
Т

⋅
=  

 
Титр по определяемому веществу ТВ/А (г/мл или г/см3): показывает, 

сколько граммов определяемого вещества А реагирует в процессе тит-
рования с 1 мл раствора реагента В. Титр по определяемому веществу 
удобнее использовать при массовом титровании одинаковых веществ, 
что особенно важно для производственных условий.  

Титр по определяемому веществу (ТВ/А) связан с титром и нор-
мальной концентрацией соотношениями: 

 

  

 
или 

1000
)()(

/
AfBH

AB

МС
Т

⋅
=
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Г л а в а  II. Окислительно-восстановительные реакции 

(редокс-реакции) в химическом анализе 
 
Химические реакции, при которых электроны переходят от одних 

атомовили ионов к другим, называются окислительно-
восстановительными реакциями (ОВР) или редокс-реакциями. 

Окислением называют реакцию, связанную с потерей атомами или 
ионами одного или нескольких электронов, а восстановлением – реак-
цию, связанную с приобретением атомами или ионами электронов. 
Реакции окисления и восстановления взаимосвязаны и не могут рас-
сматриваться изолированно друг от друга. Эти реакции называют ре-
акциями окисления-восстановления или редокс-реакциями. 

Окислителями называют вещества, принимающие электроны от 
другого вещества, а восстановителями – вещества, отдающие элек-
троны другому веществу. Важнейшие окислители и восстановители 
приведены в табл. 2.1. 

Таблица 2.1 
 

Важнейшие окислители и восстановители 
 

Окислители Восстановители 

KMnO4, H2O2, Cl2, K2Cr2O7, Br2, KIO3, 
MnO2, Na2O2, I2, Na2S2O8, NaBiO3, 
NaBrO3, (NH4)2S2O8, PbO2, Pb3O4 

H2S, Na2S2O3, HI, Al, Cd, Fe, Zn, H2O2, 
H2SO3, H2C2O4, FeSO4, KI, аскорбиновая 
кислота 
 

 
Окислительно-восстановительный потенциал.  

Уравнение Нернста 
 
Окислительно-восстановительная способность различных атомов 

и ионов характеризуется величиной их нормального окислительно-
восстановительного потенциала.  

Нормальным или стандартным окислительно-
восстановительным потенциалом (Е°) (стандартным редокс-
потенциалом) называют такой потенциал окислительно-
восстановительной системы, в которой все участники полуреакции 
находятся в стандартных условиях – при постоянной температуре и 
активности, равной 1,0 моль/л; он измеряется по отношению к водо-

.
)(

)(
/

Bf

Af
BAB М

М
TТ ⋅=
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родному электроду, потенциал которого условно принят равным нулю. 
По величине этого потенциала можно судить об окислительно-
восстановительной активности входящих в состав пар окислителя и 
восстановителя.  

Нормальный редокс-потенциал является объективной характери-
стикой окислительно-восстановительный способности веществ. Чем 
больше величина Е° данной пары, тем более сильным окислителем 
является соответствующая окисленная форма и тем более слабым вос-
становителем восстановленная форма. 

Восстановленная форма сильного окислителя является слабым 
восстановителем, а у окисленной формы сильного восстановителя 
практически отсутствуют окислительные свойства. Вещества, облада-
ющие переменной валентностью, могут проявлять как окислительные, 
так и восстановительные свойства. 

Окислительно-восстановительные пары с более высоким стан-
дартным потенциалом могут окислять системы, у которых стандарт-
ный редокс-потенциал меньше. Это используют для определения 
направления окислительно-восстановительных реакций. Чем больше 
разность стандартных (нормальных) редокс-потенциалов исходных 
окислителя и восстановителя, тем полнее будет протекать реакция сле-
ва направо.  

Для обратимой редок-системы, выражаемой уравнением   
 

аОкисл +nē ⇔ bВосст, 
 

количественная зависимость между значением равновесного окисли-
тельно-восстановительного (ОВ) потенциала (Е, В) и отношением кон-
центраций компонентов редокс-системы описывается уравнением 
Нернста: 
 

[ ]
[ ] 










+°= b

а

nF
RTЕЕ

Восст
Окислln , 

 
где Е – ОВ потенциал, В; Е° – стандартный ОВ потенциал, В; R – уни-
версальная газовая постоянная, равная 8,31 Дж/(моль ⋅К) ; Т – абсо-
лютная температура, К; n – число электронов, участвующих в реакции;  
F – число Фарадея, равное 96500 Кл; [Окисл] – концентрация окислен-
ной формы, моль/л; [Восст] – концентрация восстановленной формы, 
моль/л.   

Если в реакции принимают участие Н+ –ионы, то значение Е зави-
сит от [Н+ ]   
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[ ] [ ]
[ ] 












 ⋅
+°=

+

b

mа

nF
RTЕЕ

Восст
НОкислln . 

 
Если заменить константы их числовыми значениями и перейти от 

ln к lg, то при T =298K(25ºC) уравнение примет вид   
 

[ ] [ ]
[ ] 












 ⋅
⋅+°=

+

b

mа

n
ЕЕ

Восст
НОкислlg059,0 . 

 
Таким образом, потенциал ОВ системы зависит от: природы реа-

гирующих веществ (Е), температуры, концентрации окисленной и вос-
становленной форм, а также концентрации H+-ионов.   

При 25ºС коэффициент 059,0=
F

RT ; при 30ºС – 0,060 т.е. темпера-

тура не очень сильно влияет на потенциал. Более существенное влия-
ние температуры на энергию активации, скорость и механизм ОВ ре-
акции. Бывают реакции, когда H+-ионы в реакции не участвуют, а рН 
влияет на потенциал системы.  

Величины нормальных окислительно-восстановительных потен-
циалов Е°, входящие в уравнение Нернста, измерены для большого 
количества различных пар; их можно найти в справочниках по анали-
тической химии. 

 
Г л а в а III. Комплексные соединения в химическом анализе 
 

Строение комплексных соединений 
 
Комплексные (координационные) соединения состоят из цен-

трального иона – комплексообразователя  и окружающих его лиган-
дов. 

Лиганды (адденды) – частицы (ионы или молекулы), координиро-
ванные около комплексообразователя и образующие с ним химические 
связи. 

Комплексообразователь и лиганды образуют внутреннюю сферу 
комплексого соединения. Ионы, противоположного заряда не вошед-
шие во внутреннюю сферу комплексого соединения составляют внеш-
нюю сферу. По общепринятым обозначениям, внутреннюю сферу от-
деляют от внешней сферы квадратными скобками 
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Важной характеристикой координационного соединения является 
координационное число, показывающее число атомов или атомных 
группировок, непосредственно связанных с центральным ионом. 
Наиболее часто встречаются координационные числа 6 и 4, реже – 2. 
менее известны соединения с координационными числами 3 и 5. а 
также с более высоким, чем 6. 

Лиганды характеризуются дентатностью – способностью зани-
мать определенное число координационных мест около центрального 
иона. Моно- или однодентатные лиганды занимают одно координаци-
онное место (OH-, F-, NH3 и др.), би- или двудентатные – два (этилен-
диамин, С2О4

2- и др.). Существуют пяти или шестидентатные лиганды 
и лиганды с еще более высокой дентатностью, которая не всегда реа-
лизуется в связи с ограниченной координационной емкостью цен-
трального иона. Полидентатные лиганды при реакции с ионом металла 
обычно образуют координационные соединения, содержащие цикл – 
замкнутую группировку атомов. Координационные соединения с од-
ним или несколькими циклами называют хелатными или просто хела-
тами.  

Типичными хелатами являются соединения ионов металлов с ком-
плексонами, имеющие большое значение в аналитической химии. 

Комплексоны – это класс органических соединений – производ-
ных аминополикарбоновых кислот органические реагенты, которые 
образуют с ионами металлов устойчивые и растворимые в воде внут-
рикомплексные (хелатные) соединения состава 1:1.  

Наиболее распространены следующие комплексоны:  
– нитрилтриуксусная кислота, или комплексон I. 

 

                                        CH2COOH 
                                     HOOCCH2 – N                            ; 
                                                                        CH2COOH 
 

– этилендиаминтетрауксусная кислота, или комплексон II: 
 

HOOCH2C                                            CH2COOH 
                           N – CH2 – CH2 – N                          . 

HOOCH2C                                             CH2COOH 
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На практике наиболее широко применяют динатриевую соль эти-
лендиаминтетрауксусной кислоты, или комплексон III: 

 
HOOCH2C                                            CH2COOH 

                                      N – CH2 – CH2 – N                           ∙ 2H2O. 
NaOOCH2C                                            CH2COONa 

 
Это соединение (иногда называют трилоном Б) обозначают со-

кращенной формулой Na2H2Y или ЭДТА. 
Комплексон III образует со многими катионами достаточно проч-

ные и растворимые в воде внутрикомплексные соли. Последние полу-
чаются в тех случаях, когда катион металла замещает атомы водорода 
функциональных групп органического соединения и одновременно 
взаимодействует с другими группами посредством координационной 
связи. 
 
            HOOCH2C                                             CH2COOH 
                                     N – CH2 – CH2 – N                           + Ме2+  → 
            NaOOCH2C                                            CH2COONa 
 
                                                   Ме                                           
 
                 OOCH2C                                            CH2COO 
   →                              N – CH2 – CH2 – N                            + 2Н+ . 
            NaOOCH2C                                            CH2COONa 
 

Сплошными линиями показаны обычные связи, а стрелками коор-
динационные. 

 
Диссоциация комплексов в водных растворах 

 
1. Комплексные соединения – неэлектролиты – в водных раство-

рах диссоциации не подвергаются (у них отсутствует внешняя сфера). 
[Zn(NH3)2Cl2] – диамминдихлоридцинк 
[Сo(NH3)3(NO2)3] – триамминтринитрокобальт 
2. Комплексные соединения – электролиты – подвержены первич-

ной и вторичной электролитической диссоциации. Комплексные со-
единения проявляют свойства сильных электролитов, диссоциируя по 
внешней сфере – это первичная диссоциация 

Так в водном растворе 
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[Ag(NH3)2]Cl → [Ag(NH3)2]+ + Cl– 
 
Вторичная диссоциация – это диссоциация по внутренней сфере, 

характеризуется наличием равновесия между комплексной частицей, 
центральным атомом и лигандами и как слабый электролит подчиня-
ется закону действующих масс: 

Диссоциация  [Ag(NH3)2]+ происходит следующим образом 
 

[Ag(NH3)2]+ ↔ [Ag(NH3)]+  +  NH3  
 

[Ag(NH3)]+  ↔ Ag+ + NH3  
 

[ ][ ] [ ]
[ ][ ]

4

23

33
1 102,1

)Ag(NH
NH)Ag(NH −
+

+

⋅=
⋅

=K  

 
[ ] [ ]
[ ][ ]

4

3

3
2 108,4

)Ag(NH
NHAg −

+

+

⋅=
⋅

=K  

 
К1, К2 – константа нестойкости комплексного иона (согласно за-

кону действующих масс)/ 
Если значения констант К1 и К2 известны, то общую константу не-

стойкости легко рассчитать 
 

[ ] [ ]
[ ][ ] .108,5108,4102,1

)Ag(NH
NHAg 844

23

2
3

21
−−−

+

+

− ⋅=⋅⋅⋅=
⋅

=K  

 
В справочниках вместо констант нестойкости используются их от-

рицательные логарифмы рК = – lgK. Так для комплексного иона   
[Ag(NH3)2]+  рК1-2 = 7,24. 

Обратную величину от константы нестойкости называют кон-
стантой устойчивости. 

 

.107,1
108,5
11 7

8
21

устойч ⋅=
⋅

== −
−K

K  
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Г л а в а IV. Теоретические основы осаждения 
 

Растворимость и произведение растворимости 
 

Ионные равновесия, связанные с осаждением и образованием 
осадков, являются обратимыми, подчиняются закону действия масс и 
характеризуются константой равновесия, так называемым произведе-
нием растворимости (ПР). ПР – постоянная величина, равная произ-
ведению активностей ионов малорастворимого электролита в его 
насыщенном растворе.   

Например, для AgCl (насыщенный раствор) имеем 
 

[ ] [ ] −+−+ ⋅⋅⋅=⋅= −+
ClAgClAg ClAg ffaаПР , 

 
где aAg+ и aCl− – активности соответствующих ионов; [Ag+] и [Cl−] – 
равновесные концентрации тех же ионов, моль/л; fAg+ и fCl− – коэффи-
циенты активности ионов.   

В растворах малорастворимых веществ концентрации ионов малы 
и мало отличаются от активности ионов, коэффициенты активности 
близки к единице, следовательно, ПР(AgCl) можно записать в виде 
следующего выражения   

 

[ ] [ ]−+ ⋅= ClAgAgClПР . 
 
В общем виде для малорастворимого электролита AaBb 
 

[ ] [ ]ba
bа

ПР BABA ⋅= . 
 
Величины ПР даны в справочных таблицах.   
Для сравнения растворимости осадков пользуются не величинами 

ПР, а растворимостью Р, которая равна равновесной концентрации 
ионов в растворе над осадком. 

Для электролитов типа AB растворимость   
 

моль/л,AB ПРР = . 
 
Растворимость малорастворимого соединения состава AaBb равна:  
 

ba
ba ba

ПР
Р bа

bа
+

⋅
= BA

BA
  



 40 

Например: CaF2↔Ca2++2F–, 
 

ПР=[Ca2+]·[F–]2, 
 

[Ca2+]=P, 
 

[F–]=2P, 
 

ПР=P·4P2=4P3, 
 

21
21

CaF
CaF 21

2

2
+

⋅
=

ПР
Р . 

 
Условия образования и растворения осадков 

 
Осадок малорастворимого соединения образуется в том случае, 

если произведение концентраций составляющих его ионов превышает 
произведение растворимости 

 

[ ] [ ] .>BA BA bа
ПРba ⋅  

 
Процесс образования осадка будет происходить до тех пор, пока 

не образуется насыщенный раствор, в котором будет содержаться мак-
симально возможное при данных условиях количество растворенного 
вещества, определяющее его растворимость. При контакте с водой 
образовавшегося осадка, в свою очередь, происходит его растворение 
до тех пор, пока концентрация в растворе малорастворимого электро-
лита не станет равна его растворимости. Количественно растворимость 
любого вещества выражается молярной концентрацией его насыщен-
ного раствора (в моль/л) или в граммах растворенного вещества, со-
держащихся в 1000 г растворителя в насыщенном растворе. В ненасы-
щенном растворе всегда можно растворить при тех же условиях до-
полнительное количество растворяемого вещества. В то же время, в 
пересыщенных растворах концентрация вещества больше, чем в 
насыщенном растворе: хотя они и являются гомогенными системами, 
но могут, особенно при встряхивании, самопроизвольно выделять ве-
щество, превращаясь при этом в гетерогенную систему. Если раство-
римость вещества увеличивается с повышением температуры, то для 
получения пересыщенного раствора необходимо осторожно охладить 
его насыщенный раствор. Процесс выделения вещества из пересыщен-
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ного раствора продолжается до тех пор, пока раствор не станет насы-
щенным для данных условий. 

Если же произведение концентраций ионов меньше величины ПР, 
то осадок не образуется, а при внесении в такой раствор твердого ве-
щества будет наблюдаться его растворение 

 

[ ] [ ] .<BA BA bа
ПРba ⋅  

 
Влияние различных факторов на растворимость осадков.  

Солевой эффект 
 

Пользуясь величинами ПР, можно рассчитать растворимость 
осадков малорастворимых соединений в присутствии одноименных 
ионов. Увеличение концентрации этих ионов в растворе может быть 
обусловлено добавлением избытка осадителя. Как правило, действие 
одноименного иона выражается в резком понижении растворимости.   

Если к ненасыщенному раствору BaSO4  добавить сильный элек-
тролит, содержащий одноименные ионы (Н2SO4 или Nа2SO4), то ион-
ное произведение [Ba+2]∙[SO4

+2] сначала достигнет величины ПРBaSO4, а 
затем превысит его. Из пересыщенного при данной температуре рас-
твора выпадает осадок BaSO4. Поэтому растворимость малораствори-
мого электролита понижается при введении в его раствор сильных 
электролитов, содержащих одноименные ионы 

 

[ ] моль/л,
SO -2

4

BaSO
BaSO

4
4

изб

ПР
Р = . 

 
На растворимость малорастворимых соединений оказывают влия-

ние соли, не имеющие одноименных ионов с осадком (например, 
NаС1, KNO3). Причем растворимость повышается с увеличением кон-
центрации другой соли. Это явление называется солевым эффектом и 
связано с увеличением ионной силы раствора, в результате чего коэф-
фициенты активности ионов уменьшаются, а величина ПР малорас-
творимого соединения возрастает, что вызывает повышенную раство-
римость электролита по сравнению с чистой водой.  

 
[ ] [ ] -2

4
2-2

4
2 SOBa

-2
4

2
SOBa γγSOBa ⋅⋅⋅=⋅= ++

+aаПР  

 
Для бинарных электролитов ПР = Р2, а  γKt =γAn, поэтому 
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ПР = Р2∙γ 2 

 
Отсюда растворимость 
 

ПРP
γ
1

= . 

 

По формуле Дебая-Хюккеля   увеличение ионной 
силы ведет к уменьшению коэффициента активности, а значит, к уве-
личению растворимости. 

Это влияние будет различным и будет зависеть от природы добав-
ленной соли, так как ионная сила зависит от величины зарядов ионов 

 

 

 
 
 

ЧАСТЬ ТРЕТЬЯ 

МЕТОДЫ КАЧЕСТВЕННОГО АНАЛИЗА 

 
Качественный анализ – обнаружение ионов или компонентов, со-

держащихся в анализируемом веществе или смеси веществ. В каче-
ственном анализе используют легко выполнимые, характерные хими-
ческие реакции, при которых наблюдается появление или исчезнове-
ние окрашивания, выделение или растворение осадка, образование 
газа и др. Реакции должны быть как можно более селективны и высо-
кочувствительны. Качественный анализ в водных растворах основан 
на ионных реакциях и позволяет обнаружить катионы или анионы. 

Качественный анализ можно проводить химическими, физико-
химическими и физическими методами.  

Химические методы основаны на специальных аналитических хи-
мических реакциях, проводимых с исследуемым веществом с помо-
щью реактивов. Аналитическая реакция должна производить такое 
изменение в системе, которое непосредственно регистрируется визу-
ально или с помощью того или иного прибора.  

Если изменения в системе при проведении аналитической реакции 
регистрируется с помощью физического прибора, то соответствующий 
метод качественного анализа называют физико-химическим. Общим 

Iz ⋅−= 25,0γlg

.
2
1 2∑= ii zCI

https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%98%D0%BE%D0%BD%D0%BD%D1%8B%D0%B5_%D1%80%D0%B5%D0%B0%D0%BA%D1%86%D0%B8%D0%B8
https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%9A%D0%B0%D1%82%D0%B8%D0%BE%D0%BD
https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%90%D0%BD%D0%B8%D0%BE%D0%BD
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признаком химических и физико-химических методов анализа являет-
ся не вообще использование химической реакции в процедуре анализа, 
а применение именно аналитической реакции, т. е. такой, которая 
непосредственно служит для идентификации искомого компонента (в 
качественном анализе) или для его определения (в количественном 
анализе). 

Возможен качественный анализ без помощи аналитической реак-
ции, а путем проведения некоторых физических операций (например, 
испарение пробы и возбуждение спектра исследуемого вещества, 
определение плотности или показателя преломления раствора этого 
вещества). Соответствующий метод качественного анализа называют 
физическим. 

Схема анализа по идентификации неизвестного вещества: 
1. Окраска сухого вещества:   

черная ‒ FeS, PbS, Ag2S, HgS, NiS, CoS, CuО, MnO2 и др; оранжевая ‒ 
Cr2O7 и др; желтая ‒ CrO4

2‒, HgO, CdS; красная ‒ Fe(SCN)3 , Co2+; си-
няя ‒ Cu2+. 

2. Окраска пламени. 
3. Проверка на наличие кристаллизационной воды. 
4. Действие кислот на сухую соль (газ). 
5. Подбор растворителя (при комнатной температуре, при нагрева-

нии): H2O, CH3COOH, HCl, H2SO4, «царская водка», сплавление с 
Na2CO3 и последующее выщелачивание. Следует помнить, что практи-
чески все нитраты, все соли калия, натрия и аммония растворимы в 
воде. 

6. Контроль pH раствора (только для растворимых в воде объектов). 
7. Предварительные испытания (Fe2+, Fe3+, NH4

+). 
8. Обнаружение группы катионов, анионов. 
9. Обнаружение катионов. 
10. Обнаружение анионов. 

Практическая задача качественного химического анализа сводится 
к обнаружению катионов и анионов, присутствующих в анализируе-
мом растворе, с оценкой: много, мало, следы. Если в растворе присут-
ствует только одна соль, то ее катион или анион легко могут быть об-
наружены с помощью каких-либо характерных реакций.  

Если же раствор представляет собой сложную смесь ионов, обна-
ружение одного из них является более трудной задачей, так как при-
сутствующие в растворе посторонние ионы, вступая в реакцию с реа-
гентом, мешают обнаружению. Анализ сложной смеси ионов проводят 
систематическим или дробным методами.  
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Качественный дробный и систематический анализы 
 
Применяя специфические реакции можно обнаружить соответ-

ствующие ионы так называемым дробным методом, то есть непосред-
ственно в отдельных порциях («раздробленного») исследуемого рас-
твора, не учитывая возможное присутствие других ионов. При этом не 
имеет значения и порядок открытия ионов. 

Если нет специфических реакций, то используют определенную 
последовательность реакций обнаружения отдельных ионов, представ-
ляющую систематический ход анализа. Он состоит в том, что к обна-
ружению каждого данного иона приступают лишь после того, как все 
другие ионы, мешающие его обнаружению, будут предварительно об-
наружены и удалены из раствора. 

Например, анализируемая смесь предположительно содержит Ca2+ 
и Ba2+, а нужно определить, есть ли Ca2+. Оба катиона образуют белые 
осадки с оксалат анионом (наиболее чувствительная реакция на каль-
ций). Поэтому сначала выясняют, есть ли в растворе Ba2+, действуя 
хроматом калия, зная, что хромат кальция растворим, а хромат бария 
выпадает в осадок: 

 

Ba2+ + CrO4
2− → BaCrO4↓ 

 
Если в отдельной порции раствора присутствие Ba2+ не подтвер-

дилось, то открывают в другой порции Ca2+. Если Ba2+ присутствует, 
то его отделяют в виде желтого осадка BaCrO4 центрифугированием 
или фильтрованием, проверяя полноту осаждения добавлением к 
фильтрату капли реагента. Затем в фильтрате открывают Сa2+ добавле-
нием (NH4)2C2O4. Образование белого осадка доказывает присутствие 
Ca2+. 

Кроме осаждения для отделения используют выпаривание и экс-
тракцию органическими растворителями. 

При систематическом ходе анализа ионы выделяют из сложной 
смеси не поодиночке, а целыми группами, пользуясь одинаковым от-
ношением их к действию некоторых реагентов, называемых групповы-
ми реагентами. Выделяемые группы ионов называют аналитическими 
группами. Групповой реагент должен удовлетворять следующим тре-
бованиям: 
‒ практически полное осаждение (10‒6 М); 
‒ осадок должен легко растворяться в кислотах; 
‒ избыток реагента не должен мешать открытию оставшихся ионов. 

С изменением группового реагента меняется состав групп катио-
нов. Поэтому каждый из систематических методов анализа имеет свою 
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аналитическую групповую классификацию, свое деление катионов на 
аналитические группы. 

 
Аналитическая классификация катионов и анионов 

 
Название систематического метода анализа определяется группо-

выми реагентами. Наиболее часто применяют кислотно-основной 
(табл. 3.1) и аммиачно-фосфатный (табл. 3.2) методы анализа. Суще-
ствует также классический метод сероводородный, основанный на 
образовании сульфидов или сернистых соединений при взаимодей-
ствии солей с сероводородом (табл. 3.3).  

Таблица 3.1  
 

Кислотно-основная классификация катионов  
 

№ анали- 
тической 
группы 

Катио-
ны 

Групповой 
реагент 

Аналитический  
сигнал 

Примечание 

I Ag+, 
Pb2+, 
Hg2

2+ 

HCl (2н) Образование белых 
осадков 
AgCl, PbCl2, Hg2Cl2 

хлориды не растворимые в 
воде и в разбавленных 
кислотах 

II Ca2+, 
Ba2+, 
Sr2+ 

H2SO4 (2н) Образование белых 
осадков 
CaSO4, BaSO4, 
SrSO4 

сульфаты не растворимые в 
воде и в разбавленных 
кислотах 

III Al3+, 
Zn2+, 
Cr+3, 
Sn2+, 
Sn4+, 
As+3, 
As+5 

NaOH 
(избыток,  
4н.) 

Растворение сна-
чала образовав-
шихся осадков в 
избытке реагента 

амфотерные гидроксиды 
растворимы в избытке 
щелочи с образованием 
AlO2

−, CrO2
−, ZnO2

2−, 
AsO4

3−, .. 

IV Fe2+, 
Fe3+, 
Mn2+, 
Mg2+, 
Sb3+, 
Sb5+, 
Bi3+ 

25% р-р 
NH3 
(избыток) 

Образование осад-
ков гидроксидов 
Fe(OH)2, Fe(OH)3, 
Mn(OH)2, …  

гидроксиды не раствори-
мые в воде и избытке ще-
лочи 

V Cu²+, 
Ni2+, 
Co2+, 
Cd2+ 

25% р-р 
NH3 
(избыток) 

Растворение сна-
чала образовав-
шихся осадков в 
избытке реагента 

гидроксиды не раствори-
мые в воде, но раствори-
мые в растворе аммиака с 
образованием амминоком-
плексов [Cu(NH3)4]2+, 
[Ni(NH3)6]2+ и т.п. 

VI Na+, K+, 
NH4

+  
— — хлориды, сульфаты, гид-

роксиды растворимые в 
воде 
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Таблица 3.2 
 

Сероводородная классификация катионов 

 
Таблица 3.3 

 
Классификация катионов по аммиачно-фосфатной схеме анализа 

 
Аналитическая 

группа Катионы Групповой 
реагент 

Аналитическая 
форма 

I K+, Na+, NH4
+ − − 

II 

I подгруппа: Mg+2, Mn+2, Fe+2, 
Ba+2, Sr+2, Ca+2 (NH4)2HPO4 

NH3 
MeHPO4↓ 
MePO4↓ II подгруппа: AI+3, Cr+3, Fe+3, 

Bi+3, 

III Ni+2, Co+2, Cu+2, Zn+2 Cd+2, 
Hg+2 NH3 

[Me(NH3)4]+2 

[Me(NH3)6]+2 

IV As+3, Sn+2, Sn+4, As+5, Sb+3, 
Sb+5 HNO3 

HSbO3, H2SnO3, 
H3AsO4 

V Ag+, Pb+2, Hg2
+1  HCI  MenCIm↓ 

 
Для анионов также возможны различные варианты деления на 

группы. Наиболее распространенное деление анионов на три аналити-
ческие группы представлено в табл. 3.4.  

Другая классификация все анионы делит на две группы: 
1. Групповой реагент – BaCl2; при этом образуются растворимые 

соли бария: Cl‒, Br‒ , I‒, NO3
‒, CH3COO‒ , SCN‒, [Fe(CN)6]4‒, [Fe(CN)6]3‒, 

BrO3
‒, ClО‒, ClO2

‒, ClO3
‒, ClO4

‒ . 
2. Анионы образуют малорастворимые соли бария, которые раство-

римы в уксусной, соляной и азотной кислотах (за исключением  
BaSO4): F−, CO3

2−, SO4
2−, SO3

2−, S2O3
2−, SiO3

2−, CrO4
2−, PO4

3−.   

Анали-
тическая 
группа 

Катионы Групповой реагент Аналити-
ческая 
форма 

Ӏ K+, Na+ ,NH4, Mg2+ – – 

ӀӀ Ba2+, Sr2+, Ca2+ (NH4)2CO3 + NH4OH +NH4Cl 
pH~9 

MeCO3↓ 

ӀӀӀ Al3+, Cr3+ 
Zn2+, Mn2+, Ni2+, Co2+, Fe2+, 

Fe3+ 

(NH4)2S + NH4OH + NH4Cl 
pH~9 

Me(OH)m↓ 
MeS↓ 

ӀV Cu2+, Cd2+, Bi3+, Sn2+, Sn4+ , 
Hg2+, As3+, As5+, Sb3+, Sb5+ 

H2S → HCl 
pH~0,5 

MeS↓ 

V Ag+, Pb2+, [Hg2]2+ HCl MeClm↓ 
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Таблица 3.4 
 

Классификация анионов 
 

№ Анион Реагент Примечание 

I SO3
2−, SO4

2−, S2O3
2−, 

CO3
2−, PO4

3−, BO2
−, 

B4O7
2−, CrO4

2−, C2O4
2−, 

Cr2O7
2−, F−, SiO3

2−, 
AsO3

3−, AsO4
3− 

 

Раствор BaCl2 , 
нейтральный или 
слабо-щелочной , pH 
= 7 ÷ 9 

Соли, малорастворимые в 
воде и разбавленных кисло-
тах 

II Cl−, Br-−, I−, S2−, CN−, 
SCN−, [Fe(CN)6]3−, IO3

−, 
BrO3

3−, ClO− 

 

Раствор AgNO3  
(+ 2н. HNO3) 

Соли, малорастворимые в 
воде и разбавленной HNO3 

III NO3
−, NO2

−, ClO3
−, 

CH3COO−, MnO4
− 

 

— Соли бария и серебра раство-
римы в воде 

 
 
 

ЧАСТЬ ЧЕТВЕРТАЯ 

МЕТОДЫ КОЛИЧЕСТВЕННОГО АНАЛИЗА 

 
Количественный анализ – совокупность методов (теоретических и 

практических) определения абсолютного или относительного содер-
жания химических элементов в веществах и (или) веществ в смесях. 

В основе любого количественного исследования – точное измере-
ние массы с помощью аналитических весов (до 0,0001г). Количествен-
ный анализ базируется на двух законах: 

1. Закон сохранения массы веществ: масса веществ, вступивших 
в реакцию, равна массе веществ, образующихся после реакции. 

2. Закон эквивалентов: массы (объемы) реагирующих веществ 
пропорциональны их эквивалентным массам (объемам). 

Методы количественного химического анализа делятся на три 
группы: 
– титриметрический или объемный метод, основанный на измере-
нии объемов растворов реактивов точно известной концентрации, из-
расходованных на реакцию; 
– гравиметрический или весовой анализ, основанный на измерении 
массы определяемого вещества или массы его составных частей, выде-
ленных в виде соответствующих соединений; 
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– газовый волюмометрический анализ, основанный на избирательном 
поглощении отдельных компонентов газовых смесей специальными 
поглотителями и точном измерении объема исходного газа и газа, по-
сле поглощения его отдельных компонентов.  

Классическими (химическими) методами принято называть, в ос-
новном, титриметрические (объемные) и гравиметрические (весовые) 
методы. Эти методы широко применяются в практике химического 
анализа. 

Основными преимуществами методов титриметрии перед грави-
метрическим методом являются экспрессность, простота, доступность 
и возможность автоматизации. Однако по точности титриметрические 
методы уступают гравиметрическим. 

 
Г л а в а  V. Основы титриметрического метода анализа 

 
Основные понятия в титриметрии 

 
В титриметрических (объемных) методах количество анализируе-

мого вещества определяют по объему раствора реактива, израсходо-
ванного на реакцию с определяемым соединением. При этом к раство-
ру исследуемого вещества или части раствора (аликвоте) постепенно 
прибавляют малыми порциями раствор точно известной концентрации 
до тех пор, пока вещества не прореагируют полностью. Этот процесс, 
лежащий в основе всех титриметрических методов анализа, называют 
титрованием. 

Определяемое вещество (аналит) – вещество, содержание которо-
го определяют в анализируемом образце, называют (обозначают А).  

Аликвотная часть (аликвота) – это точно известная часть анали-
зируемого раствора, взятая для анализа (Vа, мл), которую отбирают 
пипеткой.   

Титрант – раствор, которым титруют и который имеет точно из-
вестную концентрацию, – называется стандартным (титрованным) 
(обозначают В). Концентрацию его обычно выражают в единицах нор-
мальности СН, моль-экв/л или титра Т, г/см3, а также ТА/В, г/см3. 

Точка эквивалентности (ТЭ) – точка титрования, когда количество 
прибавленного реагента теоретически строго эквивалентно количеству 
титруемого (определяемого) вещества.  

Конечная точка титрования (КТТ) – момент титрования, в кото-
рый некоторое свойство раствора (например, окраска индикатора) пре-
терпевает заметное изменение. При правильном выборе индикатора 
КТТ более или менее соответствует ТЭ, но чаще всего не совпадает с 
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ней, т.к. всегда существует погрешность. Поэтому очень важно пра-
вильно подобрать индикатор для титрования, чтобы свести к миниму-
му такую погрешность. Иногда точку эквивалентности устанавливают 
по изменению окраски раствора реагирующих веществ в момент окон-
чания реакции, например, в перманганатометрии. Более точно точка 
эквивалентности фиксируется с помощью индикаторов инструмен-
тального типа. В этом случае используются приборы, фиксирующие 
рН, электропроводность раствора, окислительно-восстановительный 
потенциал и другие свойства среды. 

При анализе стандартный раствор чаще всего помещают в бюрет-
ку и осторожно, малыми порциями, а в конце титрования – по каплям, 
приливают его к исследуемому раствору до достижения точки эквива-
лентности. 

 
Классификация титриметрических методов анализа 

 
По типу основной реакции, протекающей при титровании, титри-

метрические методы делят: 
1. Методы кислотно-основного титрования (нейтрализации) ‒ в 

основе лежит процесс передачи протона (реакция нейтрализации).  
Титранты – растворы кислот (ацидиметрия) и оснований (алкали-

метрия). Этими методами определяют кислоты, щелочи, гидролизую-
щиеся соли. Используются индикаторы, изменяющие окраску в зави-
симости от рН среды. 

2. Методы окисления-восстановления (редоксиметрия) ‒ в основе 
лежит процесс передачи электрона (реакция ОВР). В зависимости от 
используемых в анализе титрованных растворов окислителей или вос-
становителей, эти методы подразделяют: 

‒ перманганатометрия, рабочий раствор КМnО4 является окисли-
телем; определяют Fe2+, NO2

−, CNS−; 
‒ иодометрия, рабочий раствор I2 – окислитель, вспомогательный 

раствор KI – восстановитель; определяют KMnO4, MnO2, Cl2, Na2SO3, 
Cu2+; 

‒ хроматометрия, K2Cr2O7 – окислитель; 
‒ броматометрия, KВrO3 – окислитель; 
‒ ванадатометрия, рабочий раствор NH4VO3 – окислитель; 
‒ цериметрия, окислитель и рабочий раствор − соединения Се (IV). 
3. Методы осаждения – определяемый элемент переходит в оса-

док. В зависимости от применяемого рабочего раствора существуют: 
‒ аргентометрия (AgNO3); 
‒ роданометрия (NH4CNS); 
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‒ меркурометрия (Hg2
2+). 

4. Методы комплексообразования основаны на образовании ком-
плексных ионов. Наибольшее значение среди методов комплексообра-
зования имеет комплексонометрия, титрант – динатриевая соль эти-
лендиаминотетрауксусной кислоты Na2H2Y или комплексон III (уста-
ревшее название трилон Б). 

Из перечисленных выше методов довольно часто применяют ме-
тод нейтрализации, а также метод, основанный на реакциях, продук-
том которых являются малорастворимые соединения (осадительное 
титрование). Более важны для аналитической практики окислительно-
восстановительные реакции (редокс-реакции). Быстро развиваются 
комплексометрические методы титрования. 

Требования, предъявляемые к реакциям в титриметрическом 
анализе: 

Реакции, используемые в титриметрическом анализе, должны удо-
влетворять следующим требованиям: 

1) вступающие в реакцию вещества должны реагировать в строго 
определенных количественных (стехиометрических) соотношениях; 

2) протекающие реакции между определяемым веществом и тит-
рантом должны протекать быстро и практически до конца; 

3) реакции не должны мешать посторонние примеси, присутству-
ющие в анализируемом образце; 

4) точка эквивалентности должна фиксироваться точно и четко с 
помощью индикаторов, физико-химическим методом или другим спо-
собом; 

5) реакции должны, по возможности, протекать при комнатной 
температуре; 

6) побочные реакции должны отсутствовать и не искажать резуль-
тат анализа. 

Способы титрования 
 

По способу титрования в химическом анализе используются 
следующие методы: метод прямого, обратного и косвенного (заме-
стительного) титрования. 

Прямое титрование ‒ раствор определяемого вещества А непо-
средственно титруют эквивалентным количеством стандартного рас-
твора В в присутствии индикатора. 

Обратное титрование (по остатку) ‒ к исследуемому раствору 
вещества А добавляют в избытке определенный объем стандартного 
реагента В (V), реагирующего с исследуемым веществом в эквивалент-
ном количестве. Избыток этого реагента, не вошедшего в реакцию с 
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анализируемым веществом, титруют затем стандартным раствором 
другого реагента В1 (V1), а содержание анализируемого вещества нахо-
дят по разности между общим количеством прибавленного реагента и 
оставшимся в растворе после того, как реагент полностью прореагиру-
ет с определяемым веществом. Эта разность показывает количество 
прореагировавшего реагента, которое эквивалентно количеству опре-
деляемого вещества. 

Косвенный способ титрования (заместительное титрование) 
применяют, если определяемые компоненты не взаимодействуют со 
стандартным раствором или не реагируют в стехиометрическом отно-
шении. В этом случае вместо определяемого вещества титруют его 
заместитель, который должен реагировать как с определяемым веще-
ством, так и с реагентом-титрантом. 

Реверсивное титрование, при котором определяемое вещество 
выполняет роль титранта, т.е. раствором определяемого вещества тит-
руют стандартный раствор или растворенную навеску установочного 
вещества. 

Обычно при титриметрическом определении проводят несколько 
параллельных титрований. При этом возможны два варианта: метод 
пипетирования и метод отдельных навесок. 

Метод пипетирования заключается в титровании одинаковых 
порций раствора (аликвот Vа), отбираемых пипеткой из мерной колбы 
определенного объема Vк, в которой растворена навеска анализируемо-
го вещества. 

Метод отдельных навесок заключается в титровании нескольких 
точных навесок вещества, взвешенных на аналитических весах и рас-
творенных в произвольном объеме дистиллированной воды (или дру-
гого растворителя). Этот метод более точен, благодаря большей точно-
сти при взвешивании по сравнению с измерением объема по бюретке, 
используемой для титрования; не требуется мерная колба и пипетка. 

 
Техника приготовления стандартных растворов 

 
Растворы точно известной концентрации (стандартные, титрован-

ные) готовят или по точной навеске (первичный стандарт) или по при-
близительной навеске с последующей стандартизацией (установление 
N и Т) раствора по первичному стандарту какого-либо установочного 
вещества (вторичный стандарт). 

Первичный стандартный раствор готовят из установочных ве-
ществ, которые должны удовлетворять следующим требованиям: 

1) иметь строго определенный состав (формула) и не изменять его 
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при хранении; 
2) вещества не должны содержать посторонних примесей и соот-

ветствовать степени чистоты, соответствующей марке «х.ч.»; 
3) установочные вещества не должны быть гигроскопичными, т.е 

не должны  поглощать воду, углекислый газ и другие компоненты воз-
духа, но сравнительно хорошо должны растворяться в воде; 

4) установочное вещество должно, по возможности, иметь боль-
шую эквивалентную массу для уменьшения ошибки при взвешивании. 

Этим требованиям отвечают следующие установочные вещества, 
из которых готовят первичные стандартные растворы: бура 
Na2B4O7·10H2O, щавелевая кислота H2C2O4·2H2O, оксалат натрия 
Na2C2O4, янтарная кислота H2C4H4O4, KCl, NaCl, K2Cr2O7, Na2CO3 и 
т.д. Первичные стандарты готовят в мерных колбах.  

Вторичный стандартный раствор точно известной концентра-
ции (N, T) готовят из вещества, не удовлетворяющего требованиям 
первичного стандарта. Его готовят либо разбавлением концентриро-
ванных растворов (растворы HCl, H2SO4, NaOH), либо по приблизи-
тельной навеске (растворы KMnO4, NaS2O3, I2, комплексона III и дру-
гие). Затем при помощи первичных стандартов установочных веществ 
титриметрически определяют точно N и T. Следует иметь в виду, что 
концентрационные характеристики вторичных стандартов всегда со-
держат бóльшую ошибку, чем первичные стандарты. 

В качестве вторичных стандартных растворов, которые называют 
также рабочими растворами или титрантами, применяют H2SO4 (стан-
дартизируют по тетраборату натрия), КОН (стандартизируют по щаве-
левой кислоте), Na2S2O3·5H2O (стандартизируют по дихромату калия) 
и т.д. 

Таким образом, в титриметрии существует следующая последова-
тельность определения характеристик растворов: первичный стандарт-
ный → вторичный стандартный (титрант) → исследуемый раствор. 

 
Закон эквивалентов и правило пропорциональности 

 
В основе расчетов результатов титриметрических определений 

лежит закон эквивалентов, в соответствии с которым вещества, реа-
гирующие друг с другом, взаимодействуют в количествах, пропорцио-
нальных их химическим эквивалентам: 

 

21 nn = , 
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где 21 ,nn – количество моль-эквивалентов анализируемого вещества и 
титранта, N – нормальная концентрация раствора, моль-экв/л; V – объ-
ем раствора, мл; Т ‒ титр раствора, г/мл; М f  ‒ молярная масса эквива-
лента растворенного вещества, г/моль-экв; 

Из закона эквивалентов следует правило пропорциональности: 
растворы с одинаковой нормальной концентрацией реагируют друг с 
другом в равных объемах (или – вещества реагируют в объемах обрат-
нопропорциональных их нормальностям): 

N1 · V1 = N2 · V2,  

 

1

2

2

1

N
N

V
V

=  

 
где V1 – объем раствора анализируемого вещества, нормальная кон-
центрация которого равна N1 (моль-экв/л) неизвестна; V2 – объем рабо-
чего титрованного раствора с концентрацией N2 (моль-экв/ л). 

Отсюда нормальная концентрация анализируемого вещества: 
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Расчет результатов в титриметрии 

 
1. Расчет навески определяемого вещества а, г: 
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а
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Если в ходе анализа используют прямое или косвенное титрова-

ние, то для расчетов применяют следующие формулы: 
а) расчет содержания определяемого вещества в методе пипетиро-

вания, gA , г: 
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где VK ‒ объем мерной колбы, мл; Va ‒ объем пипетки (аликвоты), мл; 
б) расчет содержания определяемого вещества в методе отдельных 

навесок, gA, г: 

.
1000

)( AfBB
A

МVN
g

⋅⋅
=  

 
2. Расчет массовой доли определяемого вещества, ωА, %: 
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где а – масса навески пробы анализируемого вещества, г.  
В случае использования для анализа обратного способа титрова-

ния для нахождения количества реагента, затрачиваемого на реакцию с 
определяемым веществом, необходимо использовать разность коли-
честв веществ, которая соответствует прореагировавшему с определя-
емым веществом количеству реагента В. 

1) расчет содержания определяемого вещества, gA , г: 
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2) расчет массовой доли определяемого вещества, ωА, %: 
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Во всех расчетах 
КNNВ ⋅= 1,0

теор , 
 

где К ‒ поправочный коэффициент используют для нахождения прак-
тической концентрации (нормальности или титра), которая устанавли-
вается с точностью до четырех значащих цифр по результатам титро-
вания. Величина К определяет, с какой точностью приготовлен данный 
раствор, т.е. во сколько раз практическая концентрация отличается от 
теоретической.  

Поправочный коэффициент (К) определяют по формулам: 
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поэтому во всех расчетах используют точную концентрацию стан-
дартного раствора – титранта, определенную с помощью поправочного 
коэффициента (К):  

Nпракт = Nтеор  ∙ К = 0,1∙ К 
 

где 0,1 – теоретическое значение нормальной концентрации титранта 
для всех титрантов в лабораторном практикуме. 

Во всех расчетах используется точная концентрация реагентов,  
которая должна быть определена до четырех значащих цифр; объем 
измеряется по бюретке с точностью до 0,01 мл. 

 
Г л а в а  VI. Кислотно-основное титрование 

(метод нейтрализации) 
 

Кислотно-основное титрование в водных растворах основано на 
взаимодействии между кислотой и основанием, точнее – между иона-
ми гидроксония и гидроксила. Так как кислотно-основную реакцию 
называют нейтрализацией, то и метод называют методом нейтрализа-
ции (точнее – протолитометрией). При кислотно-основном титровании 
происходит реакция связывания катионов Н+ кислоты ОН–ионами ос-
нования:  

Н+ + ОН– ↔ Н2О, 
 

Н2О + Н+ ↔ Н3О+, 
 

Н3О++ ОН– ↔ 2Н2О, 
 

При титровании происходит изменение рН раствора. Величина рН 
в точке эквивалентности зависит от природы реагирующих веществ и 
их концентрации. 

Этим методом определяют содержание кислот, оснований, солей 
слабых кислот и сильных оснований, солей сильных кислот и слабых 
оснований. В качестве титрантов используют растворы сильных кис-
лот и оснований. 

Для определения точной концентрации – стандартизации, приго-
товления стандартных растворов оснований, необходимо иметь стан-
дартный раствор кислоты – чаще всего хлористоводородной. Для 
стандартизации растворов кислот нужно иметь титрованный раствор 
сильного основания – чаще всего водный раствор гидроксида натрия. 

Если в методе нейтрализации в качестве титранта используют 
стандартный раствор кислоты, то метод называют ацидиметрией, а 
если стандартный раствор сильного основания – алкалиметрией. 
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В ацидиметрии используют растворы таких сильных кислот, как 
хлористоводородная НС1, серная H2SO4, азотная HNO3, хлорная 
HClO4. Для анализа неорганических соединений чаще всего использу-
ют хлористоводородную кислоту, а для анализа органических соеди-
нений – хлорную кислоту. При работе с горячими растворами исполь-
зуют серную или хлорную кислоту. 

В алкалиметрии в качестве титрантов при анализе неорганических 
веществ чаще всего используют стандартные растворы сильных осно-
ваний NaOH и КОН. Для анализа органических соединений использу-
ют стандартные растворы гидроксида калия, а также четвертичных 
аммониевых оснований состава R4NOH, где R – алкильный радикал. 

Стандартные растворы кислот устойчивы в течение длительного 
времени. При хранении щелочей необходимо учитывать, что они по-
глощают диоксид углерода из воздуха, поэтому посуду, в которой хра-
нится титрованный раствор щелочи (желательно, парафинированная 
или фторопластовая, чтобы щелочь не разъедала стекло) снабжают 
специальными поглотительными трубками с натронной известью (ас-
каритом). 
 

Приготовление и стандартизация раствора 
 хлористоводородной кислоты  

 
Для приготовления и стандартизации раствора хлористоводород-

ной кислоты можно использовать фиксаналы НСl, Na2CO3, 
Na2B4O7∙10H2O.  

Стандартный раствор НСl готовят обычно разбавлением концен-
трированной кислоты дистиллированной водой. Чаще всего готовят 
раствор кислоты с молярной концентрацией 0,1 моль/л исходя из рас-
чета следующим образом: 

1. С помощь ареометра находят плотность (ρ) концентрирован-
ной кислоты; допустим, она оказалась 1,182 г/см3. Находим по спра-
вочнику массовую долю кислоты, соответствующую этой плотности – 
36,0% . 

2. Определяют количество 100%-ной НСl, необходимое для при-
готовления 1 л 0,1М раствора кислоты: 

 
m = 36,46∙0,1∙1 = 3,646 г НСI. 

 
3. Находят массу раствора хлористоводородной кислоты с кон-

центрацией в массовых долях 36%: 
 

m = 3,646 ∙100 ∙36 = 10 г. 
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4. Определяют объем концентрированной НСl: 
 

V = m ∙ρ = 10 ∙1,182 = 11,82 мл. 
5. Для приготовления 1 л 0,1н раствора хлористоводородной 

кислоты нужно отмерить с помощью мерного цилиндра вместимостью 
25мл около 12 мл НСl с плотностью 1,182 г/см3 и разбавить ее дистил-
лированной водой до объема 1 л. Полученный раствор необходимо 
тщательно перемешать. 

Для стандартизации приготовленного раствора кислоты можно 
применить декагидрат тетрабората натрия (буру) Nа2В4О7∙10Н2О или 
безводный карбонат натрия Nа2СО3. 

Стандартизация раствора НСl по буре. Водный раствор буры 
(тетрабората натрия) имеет сильно щелочную реакцию: 

 
Nа2В4О7 + 7Н2О = 2NаОН + 4Н3ВО3 

 
Титрование тетрабората натрия раствором НСl можно представить 

следующим суммарным уравнением реакции:  
 

Nа2В4О7 +2НСI + 5Н2О = 4Н3ВО3 + 2NаСI. 
 

Таким образом, на 1 моль буры при титровании расходуется 2 
моль кислоты (Н+), поэтому молярная масса эквивалента буры равна: 

 
Мf (Nа2В4О7∙10Н2О) = 1/2 М = 381,42/2 = 190,71 (г/моль-экв). 

 
Преимуществом буры перед другими установочными веществами 

в титриметрии является большая молярная масса эквивалента, что 
уменьшает погрешности при взвешивании навески. 

Установку титра кислоты можно проводить разными способами. 
– Способ пипетирования. 
Для приготовления 1 л 0,1н раствора буры требуется 19,071 г све-

жеперекристаллизованного тетрабората натрия, взвешенного с точно-
стью до 0,0001 г. Навеску переносят с помощью воронки в мерную 
колбу вместимостью 1 л и, обмывая воронку, приливают небольшое 
количество горячей дистиллированной воды, так как в холодной воде 
бура плохо растворяется. 

Добившись полного растворения, охлаждают колбу водой под 
краном и доводят объем раствора до метки дистиллированной водой, 
после чего тщательно перемешивают. Титр приготовленного таким 
образом раствора находят делением точной навески на объем: 
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Нормальная концентрация (молярная концентрация эквивалента) буры 
будет равна:  
 

1000,0
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10000710,191000

=
⋅
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⋅

=
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Величины титра и молярной концентрации эквивалента всегда 

должны иметь четыре значащих цифры, однако нет необходимости 
взвешивать точно вычисленную массу: достаточно взвесить близкое к 
рассчитанному точное значение массы навески. 

Способ пипетирования по сравнению со способом отдельных 
навесок отличают меньшая длительность и трудоемкость, однако он 
характеризуется большей погрешностью и расходом раствора стан-
дартного вещества. Дополнительную погрешность в способе пипети-
рования вносит измерение объемов пипеткой и мерной колбой.   

– Способ отдельных навесок. 
Берут несколько навесок тетрабората натрия. Число навесок и тит-

рований определяется сходимостью титрований – обычно берут не 
менее трех навесок. Навески необходимо брать такие, чтобы на их 
титрование расходовалось около 20 мл кислоты при объеме бюретки 
25 мл. 

Расчет навески выполняют по формуле: 
 

1000
O)10HOB(NaO10HOBNa 27422742 ⋅⋅ ⋅⋅

= fМVN
а  . 

 
Взятые точные навески тетрабората натрия растворяют в произ-

вольном объеме дистиллированной воды (около 30 мл) и титруют при-
готовленным раствором кислоты в присутствии метилового красного 
или фенолфталеина. Если навески буры плохо растворяются в воде, то 
необходимо нагревание на песчаной бане до полного растворения 
навесок, после чего охлаждают содержимое колб и приступают к тит-
рованию, начиная с меньшей навески. Такой порядок титрования поз-
воляет заранее определить, что при следующих титрованиях будет 
расходоваться большее количество кислоты. 

Титр раствора хлористоводородной кислоты устанавливают для 
каждой навески отдельно, после чего находят средний титр кислоты и 
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уже по нему рассчитывают молярную концентрацию эквивалента и 
поправочный коэффициент приготовленного раствора кислоты. 

Для стандартизации раствора НСl можно использовать также 
стандарт-титры – фиксаналы. 

 
Приготовление и стандартизация раствора 

 гидроксида натрия 
 

Для приготовления и стандартизации раствора щелочи можно ис-
пользовать фиксаналы NaOH, KOH, Na2C2O4, H2C2O4∙2H2O,  
(NH4)2C2O4∙H2O, HCl. 

Гидроксид натрия, как и другие щелочи, хранящиеся на воздухе, 
всегда содержит некоторое количество воды и карбоната натрия 
вследствие поглощения углекислого газа по реакции: 

 
2NаОН + СО2 = Nа2СО3 + Н2О 

 
Чтобы использовать раствор щелочи в качестве титранта, необхо-

димо предварительно удалить карбонат. Для этого готовят концентри-
рованный, почти насыщенный раствор щелочи, в котором карбонат 
плохо растворим и поэтому выпадает  в осадок. После того, как такой 
раствор отстоится, осторожно декантируют чистый слой жидкости над 
осадком и разбавляют его до необходимой концентрации прокипячен-
ной и охлажденной дистиллированной водой, не содержащей углекис-
лого газа.  

Для удаления СО3
2–-ионов можно использовать также раствор 

хлорида бария, образующий с карбонатом осадок ВаСО3: на 25,0 мл 
аликвотной порции щелочи следует прибавить 8-10 мл 1н раствора 
ВаС12 и 8 капель раствора фенолфталеина. При малом количестве фе-
нолфталеина обесцвечивание раствора при титровании наступает 
раньше достижения точки эквивалентности вследствие большой чув-
ствительности этого индикатора к СО2. Титрование хлористоводород-
ной кислотой можно проводить, не отделяя выпавший осадок карбона-
та бария. В этом случае прибавляют кислоту при осторожном переме-
шивании титруемого раствора с осадком ВаСО3 до полного исчезнове-
ния красной окраски. Этот метод применяют при совместном опреде-
лении карбонатов и щелочи, когда содержание карбонатов мало по 
сравнению с щелочью. Необходимо знать, что в случае установления 
точки эквивалентности по метилоранжу необходимо обязательно от-
фильтровать образовавшийся осадок карбоната бария, иначе получатся 
завышенные результаты титрования вследствие того, что в реакцию с 
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хлористоводородной кислотой в конце титрования может вступить 
также и ВаСО3. 

Стандартизация раствора щелочи основана на титровании точной 
навески щавелевой кислоты Н2С2О4∙ ∙2Н2О или аликвотной части стан-
дартного раствора щавелевой кислоты раствором гидроксида натрия в 
присутствии фенолфталеина. Точная концентрация раствора гидрок-
сида натрия может быть установлена также по титрованному раствору 
хлористоводородной кислоты в присутствии индикатора метилового 
оранжевого.  

Стандартизация раствора щелочи по щавелевой кислоте. Со-
став щавелевой кислоты строго соответствует формуле Н2С2О4 ∙2 Н2О. 
Вместо щавелевой кислоты можно использовать также янтарную кис-
лоту Н2С4Н4О4 – обе они титруются как сравнительно слабые двухос-
новные кислоты с фенолфталеином. Поскольку фенолфталеин весьма 
чувствителен к угольной кислоте, то при растворении навески необхо-
димо пользоваться прокипяченной и охлажденной дистиллированной 
водой.  

При неправильном хранении дигидрата щавелевой кислоты 
наблюдается потеря некоторого количества кристаллизационной воды. 
Поэтому долго хранящуюся щавелевую кислоту перед выполнением 
анализа необходимо перекристаллизовать.  

Титрованный раствор щелочи можно приготовить из фиксанала.  
Стандартизацию раствора гидроксида натрия выполняют так же, как и 
стандартизацию раствора хлористоводородной кислоты. Перед взве-
шиванием установочные вещества высушивают в сушильном шкафу 
до постоянной массы, а для растворения используют свежепрокипя-
ченную дистиллированную воду.  

– Метод пипетирования.  
Готовят раствор дигидрата щавелевой кислоты по точной навеске, 

которую рассчитывают по формуле: 
 

1000
)OCH(OCH 422422 fМVN

а
⋅⋅

= , 

 
где Мf (Н2С2О4∙2Н2О) – молярная масса эквивалента дигидрата щаве-
левой кислоты:  
 

Мf  = 1/2М (Н2С2О4 ∙ 2Н2О)= 1/2∙126,06 = 63,03 г/моль-экв 
 

Для приготовления 250,0 мл 0,1н раствора щавелевой кислоты бе-
рут навеску: 
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Взвешенную на аналитических весах с точностью до 0,0001 г 

навеску дигидрата щавелевой кислоты количественно переносят в 
мерную колбу, растворяют в дистиллированной воде, после чего дово-
дят объем до метки и тщательно перемешивают. Для титрования отби-
рают в конические колбы 3-4 аликвоты приготовленного раствора с 
помощью пипетки вместимостью 10-20 мл. В каждую колбу прибав-
ляют 3-4 капли фенолфталеина и титруют раствором щелочи до появ-
ления устойчивой бледно-розовой окраски. По результатам титрования 
находят средний объем из сходимых значений объемов щелочи, затра-
ченных на титрование каждой аликвоты (сходимые результаты не 
должны отличаться более, чем на 0,1 мл).  

Нормальную концентрацию раствора щелочи рассчитывают, исхо-
дя из правила пропорциональности с учетом коэффициента разбавле-
ния следующим образом: 
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здесь V – среднее арифметическое значение из сходящихся в пределах 
0,2-0,3% результатов титрования (объемов щелочи Vi). 

– Метод отдельных навесок. 
Навеску дигидрата щавелевой кислоты рассчитывают, исходя из того, 
чтобы на ее титрование расходовалось не более 20 мл 0,1н раствора 
щелочи: 
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На аналитических весах взвешивают методом отсыпания три 

навески дигидрата щавелевой кислоты, растворяют их в произвольном 
объеме дистиллированной воды (желательно воду предварительно 
прокипятить для удаления углекислого газа и охладить). Объем воды 
примерно должен соответствовать 25-30 мл. Колбы, в которые перено-
сятся навески, необходимо предварительно пронумеровать. После рас-
творения навесок в каждую колбу прибавляют 3-4 капли фенолфтале-
ина и титруют раствором щелочи до появления устойчивой розовой 
окраски. 
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Титр раствора щелочи вычисляют по объему щелочи, затраченно-
му на титрование каждой навески по формуле: 
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⋅

⋅
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Затем находят средний титр щелочи по найденным сходимым зна-

чениям титра для каждой навески, а также молярную концентрацию 
или молярную концентрацию эквивалента гидроксида натрия: 

 

,1000
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NaOH
NaOH

NaOHfM
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где ТNаОН – средний титр из расcчитанных титров для каждой навески, 
М f (NаОН) – молярная масса эквивалента (равна молярной массе) гид-
роксида натрия. 

Стандартизация раствора щелочи по титрованному раствору 
хлористоводородной кислоты. В конические колбы отбирают алик-
вотные порции (не менее трех) раствора щелочи и приливают по 1-2 
капли метилового оранжевого. Содержимое каждой колбы титруют 
стандартным раствором кислоты сначала быстро, а в конце титрования 
медленно, по каплям, до перехода желтой окраски в оранжевую. По 
результатам титрования рассчитывают нормальную концентрацию 
раствора щелочи на основании правила пропорциональности 

 

,
NaOH

HClHCl
NaOH V

VNN ⋅
=  

 
где VНС1 – объем кислоты по бюретке, израсходованный на титрование 
щелочи; VNаОН – объем пипетки, которой отбирались аликвотные части 
(аликвоты) взятой для титрования щелочи. 

Затем находят среднее арифметическое значение молярной кон-
центрации щелочи при условии, что ее значения различаются не более 
чем на 0,2-0,3%, а при большем расхождении результатов проводят 
повторное титрование. 

 
Расчет рH в растворах различных электролитов 

 
Сильные кислоты: все галогеноводородные кислоты, кроме фто-

ристоводородной, азотная, хлорная и некоторые другие кислоты. В 
водных растворах таких кислот протолитическое равновесие полно-
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стью смещено вправо, и поэтому концентрация ионов водорода в рас-
творах сильных кислот равна концентрации кислоты, а концентрация 
аниона не зависит от кислотности раствора. Например, в 0,001М рас-
творе HNO3 концентрация ионов водорода также равна 0,001 моль/л, а 
рН = 3. 

[H+] = Ск-ты; 
 

рН = ‒ lgСк-ты = рСк-ты. 
 
Сильные основания: водные растворы гидроксидов щелочных и 

щелочно-земельных металлов, например, NaOH, RbOH, Ba(OH)2. Так 
как они диссоциированы также практически нацело, в растворах силь-
ных оснований концентрация ОН– - ионов равна концентрации соот-
ветствующего гидроксида: 

 
[OH–] = Сосн, 

 
рOH = рСосн , 

 
рН + рОН = 14, 

 
рН = 14 – рСосн. 

 
Слабые кислоты: фтористоводородная, азотистая, все органиче-

ские кислоты, например, муравьиная, уксусная, акриловая. В водном 
растворе слабые кислоты диссоциированы лишь частично. Например, 
в водном растворе уксусной кислоты существует равновесие: 

 
CH3COOH = H+ + CH3COO–, 

 

[ ] [ ]
[ ]COOHCH

COOCHH
3

3
COOHCH3

−+ ⋅
=К .  

 
В соответствии с уравнением диссоциации [CH3COO–] равна [H+] 

Равновесную концентрацию слабой кислоты [CH3COOH] можно при-
ближенно считать равной общей концентрации (обозначаемой Ск-ты) и 
тогда выражение для константы диссоциации слабой кислоты приоб-
ретает следующий вид: 

[ ]
ты-к

2

ты-к
H
С

К
+

= , 
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Отсюда получаем формулы для вычисления концентрации водо-
родных ионов и рН в водных растворах слабых кислот: 

 

[ ] ты-кты-кH СК ⋅=+ , 
 

– lg [H+] = –1/2 lg(Кк-ты + Ск-ты), 
 

рН = 1/2(рКк-ты + рСк-ты). 
 

Следует не забывать, что к слабым электролитам условно относят 
все соединения, для которых константа диссоциации меньше 2∙10–2. 

Слабые основания: гидроксид аммония, алифатические и арома-
тические амины и их замещенные. Равновесия в растворах слабых 
электролитов рассчитываются аналогично. Например, в растворе 
NH4OH существует равновесие: 

 
NH4OH= NH4

+ + OH–, 
 

Константа диссоциации слабого основания: 
 

[ ] [ ]
[ ]OHNH

OHNH
4

4
осн

−+ ⋅
=К , 

 
В этом случае концентрация катиона слабого основания равна 

концентрации ионов OH–, а равновесная концентрация недиссоцииро-
ванных молекул слабого основания приближенно равна (без учета дис-
социации слабого электролита) исходной концентрации слабого осно-
вания. Отсюда имеем: 

[ ]
осн

2

осн
ОH
С

К
−

= , 

 

[ ] осноснОH СК ⋅=−  , 
 

– lg [ОH‒] = –1/2 lg(Косн + Сосн), 
 

рОН = 1/2(рКосн + рСосн), 
 

рН = 14 – 1/2(рКосн + рСосн). 
 
Кислотный буфер. Равновесие в растворе ацетатного буферного 

раствора (CH3COOH и CH3COONa) можно представить схемой: 
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CH3COOH = CH3COO– + H+, 
 

CH3COONa = CH3COO– + Na+. 
 

Здесь основным поставщиком анионов является сильный электро-
лит – ацетат натрия, так как слабая уксусная кислота образует при дис-
социации незначительное количество CH3COO–, то  

 
[CH3COO–] = Ссоли, 

 
т.е. концентрация аниона в буферной смеси равна концентрации соли.  

Но так как диссоциация слабой кислоты невелика и, к тому же по-
давляется присутствием одноименных ионов соли, то можно прирав-
нять концентрацию недиссоциированных молекул слабой кислоты к ее 
общей концентрации.  

[CH3COOH] = Ск-ты. 
 
Вследствие этого для равновесия в ацетатном буфере имеем сле-

дующее выражение константы диссоциации: 
 

[ ] [ ]
[ ]

[ ]
тык

соли

3

3
тык

Н
COOHCH

COOCHH
−

+−+

−
⋅

=
⋅

=
С

СК  или 

 

[ ]
соли

ты-к
тыкH

С
СК ⋅= -

+ , 

 
т.к. рН = – lg [H+], то 

 

соли

ты-к
ты-к

соли

ты-к
тык lgpKlglgрН

С
С

С
СK -=--= -

, 

ты-к

соли
ты-к lgpKрН

С
С

+=  или 

 
рН= рКк-ты – рСсоли + рСк-ты. 

 
Основной буфер. Например, в буферном растворе, состоящем из 

гидроксида аммония и хлорида аммония,  имеем: 
 

NH4OH= NH4
++ OH– 
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[ ] [ ]
[ ]

[ ]
осн

соли

4

4
осн

OН
OHNH
OHNH

С
СК

−−+ ⋅
=

⋅
=  или 

 

[ ]
соли

осн
оснОH

С
СК ⋅=−  , 

 

соли

осн
осн

соли

осн
осн lgpKlglgрОН

С
С

С
СK −=−−= , 

 
Для перехода от концентрации ионов [ОH‒] к рН используем вы-

ражение для ионного произведения воды: 
 

рН + рОН = 14    или      рН = 14 – рОН 
 

рН = 14 – рКосн + lgСосн – lgСсоли, 
 

осн

соли
осн lgpK14рН

С
С

−−=  или 

 
рН = 14 – рКосн + рСсоли – рСосн  

 
Здесь Косн (Кb) ‒ константа основности, а рКосн – ее силовой пока-

затель. 
Гидролиз по аниону. Соли, образованные катионами сильных ос-

нований и анионами слабых кислот, гидролизуются по аниону.  
  

CH3COОNa + H2O = CH3COОH + NaOH  или 
 

CH3COО‒ + H2O = CH3COОH + OH‒ 
 
Константа равновесия этого процесса выражается уравнением: 
 

[ ] [ ]
[ ] [ ]ОНCOOCH

COOНCHОH
23

3

⋅
⋅

= −

−

К   или 

 

[ ] [ ] [ ]
[ ]−
− ⋅

=⋅
COOCH

COOНCHОHОН
3

3
2К , 

 



 67 

так как [H2O] в растворе постоянна, а произведение двух констант      
К∙[H2O] – тоже величина постоянная, то получим новую величину – 
константу гидролиза соли: 

[ ] [ ] [ ]
[ ]−
− ⋅

=⋅=
COOCH

COOНCHОHОН
3

3
2гидр КК . 

 
Числовое значение Кгидр можно найти на основе двух величин – 

ионного произведения воды и константы диссоциации уксусной кис-
лоты: 

[H+]∙[OH–] = KW,     откуда 
 

[ ] [ ]+
− =

H
ОH WК , 

 
[ ]

[ ] [ ]−+ ⋅
⋅=

COOCHH
COOНCH

3

3
гидр WКК   или 

 

тык
гидр

−

=
K
КК W . 

 
Для получения формулы вычисления рН среды, образующейся в 

результате гидролиза солей слабых кислот и сильных оснований, про-
ведем несложные преобразования: 

[CH3COOН] = [OH–] ‒ так как при гидролизе получаются одинако-
вые концентрации этих ионов; 

[CH3COO–] = Ссоли ‒ так как имеем соль ‒ сильный электролит. 
В результате получим: 

[ ]
соли

2

тык
гидр

ОН
СK

КК W
−

−

== , 

 

[ ]
тык

солиОН
−

− ⋅=
K
СКW

, 

 

[ ] [ ]−
+ =

ОН
Н WК , 

 
рН = 1/2(рКw – рCсоли + рКкисл), 

 
рН = 7 + 1/2 рКкисл + 1/2 lg Cсоли. 
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Гидролиз по катиону. Соли, образованные катионами слабых ос-
нований и анионами сильных кислот, гидролизуются по катиону.  

 
NH4Cl + H2O = NH4ОН + HCl  или 

 
NH4

+ + H2O = NH4ОН + H+ 
 
Константа равновесия этого процесса выражается уравнением: 
 

[ ] [ ]
[ ] [ ]ОНNH

НОHNH

24

4

⋅
⋅

= +

+

К  или 

 

[ ] [ ] [ ]
[ ]+

+⋅
=⋅

4

4
2 NH

НОHNHОНК , 

 

[ ] [ ] [ ]
[ ]+

+⋅
=⋅=

4

4
2гидр NH

НОHNHОНКK . 

 
Числовое значение Кгидр находим аналогично: 
 

[H+] ∙ [OH–] = Kw,   откуда    [ ] [ ]−
+ =

ОH
H WК , 

 
[ ]

[ ] [ ]−+ ⋅
⋅=

OНNH
ОHNH

4

4
гидр WКK  или  

 

осн
гидр K

КК W= , 

 
так как [NH4OН] = [OH‒], [NH4

+] = Cсоли, 
 

то получим:  [ ]
соли

2

осн
гидр

Н
СK

КК W
+

== , 

 

[ ]
осн

солиН
K
СКW ⋅=+ , 

 
рН = 1/2 (рКw – рКосн + рCсоли), 
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рН = 7 – 1/2 рКосн – 1/2 lg Cсоли. 
 

Гидролиз по катиону и аниону. Это гидролиз полного или необ-
ратимого гидролиза солей, образованных катионами слабых оснований 
и анионами слабых кислот, например, NH4F, CH3COONH4, (NH4)2CO3, 
Al2S3. Продуктами гидролиза таких солей являются слабые кислоты и 
слабые основания, так как одновременно связываются катионы H+ и 
OH– воды. При этом среда может быть нейтральной, слабокислой или 
слабощелочной в зависимости от величины констант электролитиче-
ской диссоциации кислот и оснований, образующих эти соли. Напри-
мер, в результате гидролиза ацетата аммония рН = 7, так как констан-
ты диссоциации уксусной кислоты и раствора аммиака практически 
одинаковы (разница в том, что в первом случае это константа кислот-
ности, а во втором – основности). 

Реакция гидролиза: 
 
CH3COONH4 + H2O↔ CH3COOH + NH4OH (NH3 + H2O) 

 
CH3COO– + NH4

+ + H2O↔ CH3COOH + NH4OH (NH3 + H2O) 
 

Большинство солей этого типа полностью разлагается водой, 
например: 

Al2S3 + 6H2O↔ 2Al(OH)3 + 3H2S. 
 

Поэтому в водном растворе сульфид алюминия не существует 
вследствие необратимого гидролиза этой соли. 

Константа гидролиза соли, образованной слабым основанием и 
слабой кислотой, представляет собой отношение ионного произведе-
ния воды к произведению констант диссоциации слабого основания и 
слабой кислоты, получающихся в процессе гидролиза. Например, кон-
станта равновесия для процесса гидролиза ацетата аммония имеет сле-
дующий вид: 

 
[ ] [ ]

[ ] [ ] [ ]ОНNHCOOCH
ОHNHCOOHCH

24
-

3

43

⋅⋅
⋅

= +К  

 

[ ] [ ] [ ]
[ ] [ ]+⋅

⋅
=⋅=

4
-

3

43
2гидр NHСООСН

ОHNHСООНСНОНКK  

 

оснтык
гидр KК

КК W

⋅
=

−
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Так как  
 

[CH3COOH]=[NH4ОН], а [CH3COO–] = [NH4
+] = Ссоли, 

 
то получим:  

[ ]
2

соли

2
3

оснтык )(
СООНСН

СKК
КW =
⋅−

 

 
Концентрацию [CH3COOH] выражаем на основе константы элек-

тролитической диссоциации кислоты: 
 

[ ] [ ]
[ ]COOHCH

COOCHH

3

3
тык

−+

−
⋅

=К  

 

[ ] [ ] [ ]
ты-к

3
3

COOCHHCOOHCH
К

-+ ⋅
=  

 

[ ] [ ]
( )2соли

2
ты-к

22-
3

оснтык )(
НСООСН

СКKК
КW

⋅
⋅

=
⋅

+

-

 

 

[ ]
2

солиты-к

22
соли

осн )(
Н)(

СК
С

K
КW

⋅
⋅

=
+

 

 

[ ]
ты-к

2

осн

Н
КK

КW
+

=  

 
Отсюда получаем формулы для вычисления [H+] и рН при гидро-

лизе солей, образованных слабыми кислотами и слабыми основания-
ми: 

[ ]
осн

ты-кН
K
KКW ⋅=+ , 

 
рН = 7 + 1/2 рКк-ты – 1/2 рКосн. 

 
Как видно из полученных формул, концентрация водородных 

ионов или рН в растворе солей, гидролизующихся по катиону и анио-
ну, не зависит от концентрации данной соли. 
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Полученные формулы для расчета рН различных электролитов 
сведены в табл. 4.1. 

Таблица 4.1 
Формулы для расчета рН  

 

Тип электролита Расчетная формула 

Сильная кислота рН = – lg С к-ты = рСк-ты 

Сильная основание рН = 14 – рСосн 

Слабая кислота рН = ½ (рКк-ты + рСк-ты) 

Слабое основание рН = 14 – ½ (рКосн + рСосн) 

Кислотный буфер 

ты-к

соли
ты-к lgpKрН

С
С

+=  

Основной буфер 

осн

соли
осн lgpK14рН

С
С

−−=  

Гидролиз соли, образованной сильным 
основанием и слабой кислотой 

рН = 7+ ½ рКк-ты + ½ lgCсоли 

Гидролиз соли, образованной слабым 
основанием и сильной кислотой 

рН = 7 – ½ рКосн – ½ lgCсоли 

Гидролиз соли, образованной слабым 
основанием и слабой кислотой 

рН = 7 – ½ рКосн + ½ рКк-ты 

 
Кривые кислотно-основного титрования 

 
В процессе титрования растворов кислот или оснований рН титру-

емого раствора непрерывно изменяется в зависимости от объема при-
бавленного титранта. Если на оси абсцисс откладывать объем прибав-
ленного стандартного раствора кислоты или щелочи, а на оси ординат 
‒ соответствующие значения рН раствора, рассчитанные в различные 
моменты титрования, то получим кривую титрования (рис. 2.1).  

Значения рН раствора, соответствующие различным моментам 
титрования, вычисляют по формулам, выражающим значения концен-
траций водородных ионов (рН титруемого раствора) в воде, водных 
растворах кислот, оснований, буферных смесей и гидролизующихся 
солей в зависимости от состава раствора при титровании в разные его 
моменты. 

Кривые титрования дают возможность проследить изменение рН 
раствора в различные моменты титрования, установить конец титрова-
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ния и сделать правильный выбор индикатора для нахождения точки 
эквивалентности. 

По мере титрования растворов кислоты или основания соответ-
ствующим титрантом происходит изменение среды из кислой в ще-
лочную, или, соответственно, из щелочной в кислую. Если в начале 
титрования рН раствора изменяется медленно, то вблизи точки экви-
валентности происходит более или менее резкое изменение рН и 
наблюдается скачок титрования. В случае титрования слабой кислоты 
слабым основанием этот скачок не имеет ярко выраженного характера. 

Скачок титрования соответствует объему прибавленного титранта  
вблизи точки эквивалентности (например, если титруют 100 мл одно-
основной кислоты раствором щелочи той же концентрации, то скачок 
титрования начинается при 99,9 мл и заканчивается при 100,1 мл при-
бавленного титранта). 

По величине скачка титрования судят о возможности выполнения 
данного титрования. Если скачок на кривой титрования мал или вооб-
ще вырожден в точку перегиба, то титрование выбранного вещества 
данным титрантом невозможно. Обычно в качестве титрантов исполь-
зуют сильные электролиты – растворы сильных кислот и щелочей. 

 
Кривая титрования сильной кислоты щелочью 

 
НСl + NaOH = NaCl + H2O 

 

Предположим, что для титрования взято 100 мл 0,1 н раствора 
HCl, который титруется 0,1 н раствором NaOH. В процессе титрования 
происходит снижение концентрации раствора HCl из-за непрерывной 
нейтрализации кислоты. Скачок титрования начинается при добавле-
нии 99,9 мл титранта и заканчивается при 100,1 мл прибавленного тит-
ранта. В точке «100» наступает полная нейтрализация кислоты. Так 
как соль сильного основания и сильной кислоты не способна к гидро-
лизу, величина рН этой точки (точки эквивалентности) равна семи. 
При дальнейшем титровании в растворе накапливается избыток щело-
чи.  

Вычисление рН сильных кислот и оснований проводят по форму-
лам: 

рН = ‒ lgСк-ты = рСк-ты, 
 

рН = 14 – рСосн. 
 

OHNaCINaOHHCI 2+=+
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При расчетах необходимо учитывать разбавление титруемого рас-
твора в процессе титрования, концентрация которого изменяется по 
следующим формулам: 
– до точки эквивалентности (левая ветвь кривой): 
 

;
100

)100(
V

NVС
+

⋅−
=  

 
– в точке эквивалентности (соответствует объему прибавленного 
титранта 100 мл): 

;
200

100 NС ⋅
=   

 
– после точки эквивалентности (правая ветвь кривой): 
 

,
100

)100(
V

NVС
+

⋅−
=  

 
где V ‒ объем прибавленного титранта, мл; «100» ‒ объем исходного 
раствора, мл; С ‒ концентрация титруемого раствора в различные мо-
менты титрования; N ‒ исходная нормальная концентрация титранта.  

Например, в точках, соответствующих скачку титрования, расчет 
рН проводят следующим образом: 
а) для объема прибавленной щелочи 99,9 мл: 
 
Ск-ты= (100-99,9/100+99,9)∙0,1= 0,1∙0,1/199,9= 0,01/199,9=5∙10‒5 моль/л 

 
[H+] =5∙10‒5 ;  рН= ‒ lg5∙10‒5 = 5‒lg5= 4,3 

 
б) для объема прибавленной щелочи 100,1 мл: 
 
Сосн=(100,1‒100,0)/100,0+100,1)∙0,1=0,1∙0,1/200,1=0,01/200,1= 
=5∙10‒5моль/л 

 
[OH–]= 5∙10‒5 моль/л;       [H+] = 10‒14/5∙10‒5=2∙10‒10; 

 
рН=‒ lg2∙10‒10= 10‒ lg2 =9,7 

 
Кривая титрования сильной кислоты щелочью приведена на рис. 

4.1. 
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Рис. 4.1. Кривая титрования соляной кислоты 
(Vк-ты=100 мл) щелочью: 1 – при 100оС;   2 ‒ при 24оС 

 
Как видно, скачок титрования ярко выражен, а увеличение темпе-

ратуры приводит к уменьшению скачка титрования. Увеличение кон-
центрации титруемого раствора приводит к увеличению скачка титро-
вания. 

При титровании щелочи сильной кислотой происходит обратное 
изменение рН титруемого раствора из щелочной области в кислую: 
если двигаться вдоль кривой титрования слева направо - имеем ход 
изменения рН при титровании сильной кислоты щелочью, а если 
наоборот ‒ движение справа налево соответствует изменению рН при 
титровании щелочи кислотой. В этих случаях точка эквивалентности 
совпадает с моментом нейтрализации вследствие образования негид-
ролизующейся соли с рН=7. 
 

Титрование слабой кислоты щелочью 
 

CH3COОH +NaOH = CH3COONa + H2O 
 
Предположим, что для титрования взято 100 мл 0,1н раствора 

CH3COOH, который титруется 0,1н. раствором NaOH.   
Расчет [H+] и рН в процессе титрования: 
До начала титрования 
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рН = 1/2(рКк-ты + рСк-ты), 
 

где Kк-ты =1,8⋅10‒5, Cк  = 0,1моль-экв/л.  
Если прилить к титруемой уксусной кислоте 50; 90; 99,9 мл 0,1н 

раствора NaOH, то наряду со свободной CH3COOH в растворе появит-
ся продукт нейтрализации уксусной кислоты – ацетат натрия. Уксус-
ная кислота с ее солью образует кислотный буферный раствор.   

Во всех промежуточных точках титрования, предшествующих 
точке эквивалентности, расчет [H+] проводят по формуле: 

 

соли

ты-к
ты-к lgpKрН

С
С

-=  , 

 
где Ссоли – концентрация соли, которую рассчитывают по формуле: 

   

общ

NaOHNaOH
соли V

VNС ⋅
=   

 
В точке эквивалентности образуется CH3COONa ‒ соль, гидроли-

зующаяся по аниону:   
 

CH3COO−+ HOH ↔ CH3COOH + OH− 
 
Чем слабее кислота, тем больше равновесие смещается в сторону 

прямой реакции. Следовательно, [OH−] в растворе определяется спо-
собностью к диссоциации слабой кислоты, т.е. значением ее константы 
диссоциации.   

Расчет рН в точке эквивалентности ведут по формуле: 
 

рН = 7 + 1/2 рКкисл + 1/2 lg Cсоли. 
 

После точки эквивалентности среда щелочная, т.к. при дальней-
шем титровании в растворе накапливается избыток титранта и рН в 
области 101-200 мл вычисляют по формуле  

 
рН = 14 – рСосн 

 
Результаты титрования CH3COOH раствором NaOH представлены 

в табл. 4.2. На основании этих данных строят кривую титрования 
CH3COOH раствором NaOH (рис. 4.2). 
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Таблица 4.2 
 

Результаты расчетов значений pH при титровании CH3COOH 
раствором NaOH 

 
Объем NaOH, мл [H +], моль/дм3 рН 

50,0 1,8 ⋅10−5 4,74 

90,0 2,0 ⋅10−6 5,69 

99,9 1,8 ⋅10−5 7,74 

100,0 1,9 ⋅10−9 8,72 

100,1 10−10 10,00 

101,0 10−11 11,00 

110,0 10−12 12,00 

 

 
 

Рис. 4.2. Кривая титрования CH3COOH раствором NaOH 
 

При титровании слабых кислот точка эквивалентности не соответ-
ствует точке нейтрализации вследствие гидролиза образующихся со-
лей и находится в слабощелочной области. Кривая несимметрична по 
отношению к линии нейтральности.  

Скачок титрования невелик. Чем меньше скачок титрования, тем 



 77 

труднее выбрать индикатор. Величина скачка титрования зависит от 
концентрации и температуры, а также константы диссоциации кисло-
ты. Если Kк-ты меньше 10−7, вообще эту кислоту оттитровать раствором 
щелочи нельзя, так как почти нет скачка титрования. 

В момент, когда прибавлено половина титранта, концентрация 
кислоты равна концентрации образовавшейся соли, в результате чего 
имеем: 

Скисл = Ссоли     и   рН = рКк-ты 
 

Кривая титрования слабого основания сильной кислотой 
 

NH4OH + HCl = NH4Cl + H2O 
 

В области 0-5 мл прибавленного титранта рН раствора вычисляют 
по формуле слабого основания  

 
рН = 14 – 1/2(рКосн + рСосн). 

 
По мере титрования в растворе накапливается соль ‒ хлорид ам-

мония. Смесь слабого основания и его соли представляет собой ще-
лочной буферный раствор, поэтому вычисление рН в точках 10-99 мл 
проводят по формуле 

рН = 14 – рКосн + рСсоли – рСосн 
 

В точке эквивалентности (точка «100») все основание переходит в 
соль. Соль слабого основания и сильной кислоты легко гидролизуется 
с отщеплением свободных протонов (по катиону). Поэтому точка эк-
вивалентности находится в кислой области. Вычисление рН ведут по, 
формуле  

рН = 7 – 1/2 рКосн – 1/2 lg Cсоли. 
 
При дальнейшем титровании в растворе накапливается избыток 

сильной кислоты (титранта) и вычисление рН в точках 101-200 мл веду 
по формуле 

 
рН = ‒ lgСк-ты = рСк-ты. 

 
Кривая титрования слабого основания приведена на рис.4.3. 
При титровании слабых оснований точка эквивалентности не со-

ответствует точке нейтрализации вследствие гидролиза образующихся 
солей и находится в слабокислой области. В момент, когда прибавлено 
половина титранта, концентрация титруемого основания равна кон-
центрации образовавшейся соли, в результате чего имеем: 
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Сосн= Ссоли     и    рН = 14 ‒ рКосн 

 

     
 

Рис. 4.3. Кривая титрования гидроксида аммония раствором НСI 
 
Кривые титрования дают возможность проследить изменение рН 

раствора в различные моменты титрования, установить конец титрова-
ния и сделать правильный выбор индикатора для нахождения точки 
эквивалентности. 

 
Индикаторы метода нейтрализации. Причины изменения окраски 

кислотно-основных индикаторов 
 
В процессе нейтрализации не происходит изменение окраски 

раствора, поэтому используют кислотно-основные индикаторы, с 
помощью которых устанавливают точку эквивалентности. 

Кислотно-основные индикаторы – это слабые органические кис-
лоты или основания, у которых недиссоциированные молекулы и 
образуемые ионы имеют разную окраску, которая изменяется в зави-
симости от рН раствора. 

Наибольшее применение в методе нейтрализации имеют индика-
торы фенолфталеин и метиловый оранжевый.  
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Диссоциация таких индикаторов в растворах происходит по схе-
ме:      

HInd ↔ H+ + Ind‒ 
                                кислота‒            основание – 

                                                  донор протона    акцептор протона 
 

Окраска молекулярной (HInd) и анионной (Ind‒) форм различается. 
Существуют различные теории, объясняющие поведение кислотно-

основных индикаторов в кислой и щелочной среде. 
1. Ионная теория. Практически индикаторы применяли давно, 

но первая попытка в объяснении их действия была сделана в 1894 году 
Оствальдом, создавшим так называемую ионную теорию. Согласно 
этой теории индикаторы имеют различную окраску в молекулярном и 
ионном состояниях.   

HInd ↔ H+ + Ind‒ 
окраска 1                    окраска 2 

 

Смещение химического равновесия в сторону молекулярной или 
ионной форм данного индикатора объясняет изменение окраски инди-
каторов при изменении концентрации водородных ионов Если равно-
весие смещено вправо, то в растворе преобладает ионная форма инди-
катора с характерной окраской 2, а если влево, то раствор приобретет 
окраску 1, свойственную молекулярной форме индикатора вследствие 
смешения равновесия в левую сторону. При определенном соотноше-
нии количеств молекулярной и ионной форм индикатора раствор при-
обретает переходную – промежуточную окраску, вызываемую смеши-
ванием двух различных цветов молекулярной и ионной форм. 

Например, индикатор метиловый оранжевый обладает кислотны-
ми свойствами, его рК = 3,7, и поэтому в нейтральном и щелочном 
растворе имеет желтую окраску, характерную для его ионной формы. 
В то же время для фенолфталеина с рК = 9,2 (кислотность очень мала)  
равновесие смещено в сторону молекулярной формы индикатора и 
поэтому раствор не имеет окраски – бесцветен в нейтральной и кислой 
среде. В кислом растворе метилоранж окрашен в розово-красный цвет, 
так как преобладает его ионная форма. Смешение красного и желтого 
цветов, характерных для обеих форм индикатора, приводит к появле-
нию промежуточной оранжевой окраски, наблюдаемой в конце титро-
вания при рН = 4. В щелочном растворе с фенолфталеином появляется 
малиновая окраска, свойственная ионной форме индикатора, а конец 
титрования определяют в момент появления розовой окраски. 

Хромофорная теория. В процессе диссоциации индикатора про-
исходит таутомерная перегруппировка, приводящая к изменению 
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строения молекулы, обусловливающего окраску соединения. Поэтому 
хромофорная теория дополняет ионную теорию индикаторов.  

Окраска веществ зависит от наличия в их молекуле особых атом-
ных группировок ‒ хромофоров. Хромофор в органических соедине-
ниях чаще всего представляет систему сопряженных (чередующихся) 
простых и двойных связей. Чем больше длина цепи сопряжения, тем 
более сильно окрашено вещество.  
Примеры хромофорных группировок: ‒N=N‒, =C=O, =C=C=, ‒NO2, 
‒N=O. =С=N; -N=N-;  =C=C=; =C=О. 

Присутствие некоторых группировок вызывает углубление цвета 
окрашенного вещества, их называют ауксохромами. К ним относят, 
прежде всего, гидроксильную группу ‒ОН, аминогруппу ‒NH2 и заме-
шенные аминогруппы  ‒NHR, ‒NR2.  

В процессе таутомерной перегруппировки хромофорная группа 
или разрушается, вследствие чего индикатор обесцвечивается, или 
превращается в другой хромофор, в результате чего индикатор меняет 
свой цвет. Первый тип таутомерной перегруппировки характерен для 
одноцветных индикаторов (типа фенолфталеина), второй ‒ для двух-
цветных индикаторов (типа метилоранжа). Например, в водных рас-
творах анион метилоранжа имеет желтую окраску, а в присутствии 
кислот ‒ красную. Это связано с явлением бензоидно-хиноидной тау-
томерии. 

Различные таутомерные формы индикаторов имеют различную 
окраску растворов, меняющуюся при действии кислот или оснований в 
процессе титрования. Считают, что индикаторные свойства кислотно-
основных индикаторов обусловлены существованием таутомерных 
переходов – превращений бензоидной формы в хиноидную или наобо-
рот 

 
                        бензоидная структура                       хиноидная структура 
 

Таким образом, изменение окраски индикатора связано с появле-
нием или исчезновением хромофорных групп или когда вместо одних 
хромофорных групп появляются другие. Если же хромофорные груп-
пы превращаются в нехромофорные, то окраска раствора исчезает. 

Ионно-хромофорная теория – общая, объединяет первые две: 
изменение цвета кислотно-основных индикаторов связано со смеще-
нием ионных равновесий индикаторов, сопровождающихся одновре-
менным изменением их структуры и происходящих вследствие после-
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довательного присоединения ионов водорода при действии кислот или 
отнятия ионов Н+ при действии щелочей. 

Из всего вышесказанного можно заключить, что у бесцветных или 
слабоокрашенных органических соединений появление или углубле-
ние окраски связано с введением в их молекулы хромофоров и ауксо-
хромов, приводящим к увеличению числа сопряженных связей, по ко-
торым происходит свободный переход электронов. Это вызывает по-
вышение или углубление цвета химического соединения, так как меж-
ду строением органических соединений и их цветностью существует 
определенная зависимость, обусловливаемая наличием большого чис-
ла сопряженных связей и существованием специфического электрон-
ного распределения. Для кислотно-основных индикаторов наиболее 
важными причинами изменения окраски являются изменения соотно-
шения количеств молекулярной и ионой форм индикатора, происхо-
дящее под влиянием кислот или оснований, а также появление или 
исчезновение хромофорных групп или превращение одних хромофор-
ных групп в другие. 

Фенолфталеин относится к одноцветным индикаторам. В кислой и 
нейтральной среде при рН меньше 8 его молекулы не содержат хино-
идной группировки и поэтому не имеют окраски – бесцветны. В ще-
лочной среде в интервале рН 8-10 образуется анион, который содер-
жит хиноидную группировку, являющуюся сильным хромофором, 
вследствие чего появляется малиновая окраска. 

 

CO O

C
OH

OH

2OH-

2H+

+   2H2O

2-

C

O

O

 
 

          бензоидная структура                        хиноидная структура 
           (бесцветная форма)                                (окрашенная форма) 
 

Дальнейшее увеличение рН раствора (до 13) при добавлении 
большого избытка щелочи приводит к новой перегруппировке индика-
тора и образованию трехзарядного аниона (соли фенолфталеина), где 
отсутствует хиноидная группировка, и, как следствие этого, происхо-
дит исчезновение малиновой окраски – раствор вновь обесцветится: 
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бензоидная структура 

                                     (бесцветная форма) 
 

Метиловый оранжевый (метилоранж) является двухцветным ин-
дикатором: при рН меньше 3,1 он имеет красную (ярко розовую) 
окраску, а при рН больше 4,4 – желтую окраску; в интервале рН 3,1-4,4 
он оранжевый. Это связано с присоединением протона кислоты к азоту 
азогруппы с превращением в более ярко окрашенный ион, который 
содержит хиноидную группировку. При недостатке кислоты и в ще-
лочной среде происходит исчезновение сильного хромофора – обрат-
ный переход в бензоидную группу и в результате этого появляется 
менее интенсивная – желтая окраска. 

 

 
Смещение равновесия между таутомерными формами происходит 

постепенно. Поэтому и цвет индикатора изменяется не сразу, а пере-
ходя через смешанную окраску к цвету анионов. Практически, когда 
частиц окрашенной формы меньше 10%, их цвет не обнаруживается. 
Окраска становится наиболее резкой, когда окрашенных частиц более 
90%.  

 
Основные характеристики индикаторов 

 
Константа диссоциации – величина, характеризующая способ-

ность молекул индикаторов диссоциировать в нейтральноц среде со-
гласно уравнению: 

HInd ↔ H+ + Ind‒ 

 
Как и для любой обратимой реакции, приведенное равновесие 

между молекулярной и ионной формами любого индикатора подчиня-
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ется закону действующих масс и количественно характеризуется вели-
чиной константы диссоциации: 

[ ] [ ]
[ ] .
HInd

IndH
HInd

−+ ⋅
=К  

 
Интервал перехода окраски индикатора ‒ это область значений 

рН, внутри которой происходит изменение (переход) его окраски 
(∆pH), рассчитывают по формуле: 

 
∆pH = pKинд  ± 1, 

 
где pKинд=‒lgKинд; Kинд ‒ константа диссоциации (ионизации) индика-
тора. 

[ ] [ ]
[ ]HInd

IndH
HInd

−+ ⋅
=К или  [ ]

[ ]
[ ]HInd
Ind

H
HInd

−

+ =
К   

 
После логарифмирования получим: 
 

[ ]
[ ]HInd
IndlgppH HInd

−

+= К . 

  

Глаз человека способен уловить изменение окраски индикатора, 
если отношение [Ind-] / [HInd] будет равно 10 или 0,1, т.е. эти концен-
трации должны отличаться в 10 раз. В интервале отношений                 
[Ind-] / [HInd] от 10 до 0,1 наблюдается промежуточная окраска инди-
катора. Отсюда получим выражение для вычисления интервала пере-
хода кислотно-основного индикатора:  

 
∆pH = pKинд  ± 1, 

 

Интервал перехода окраски зависит от природы индикатора и его 
свойств. Чем меньше интервал перехода окраски, тем ценнее индика-
тор.  

Показатель титрования (рТ) ‒ оптимальное значение рН, при ко-
тором заканчивается титрование в присутствии данного индикатора, 
эта величина определяет пригодность индикатора. Величина рТ долж-
на соответствовать значению рН в точке эквивалентности. Изменение 
окраски происходит, как правило, при равных значениях концентраций 
молекулярной и ионной форм индикатора, поэтому в таких системах 

 
рТ = pKинд 
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Основные требования, предъявляемые к индикаторам, ‒ мини-
мальный интервал изменения окраски (табл. 4.3) и ее стабильность; 
резко различная окраска индикатора при близких значениях pH а так-
же обратимость изменения окраски.  

Таблица 4.3 
 

Характеристики некоторых кислотно-основных индикаторов 
 

 

Индикаторы Интервал перехода 
окраски ∆рН 

Показатель 
титрования рТ 

тропеолин 1,4 – 3,2 2,0 
метиловый оранжевый 3,1 – 4,4 4,0 
метиловый красный 4,4 – 6,2 5,5 
лакмус 5,0 – 8,0 7,0 
фенолфталеин 8,2–10,0 9,0 
тимолфталеин 9,4–10,6 10,0 
 

Выбор кислотно-основных индикаторов 
 

Правильный выбор индикатора является важнейшим условием при 
титровании. При выборе индикаторов можно руководствоваться ос-
новным правилом:  

интервал перехода окраски ∆рН выбранного индикатора должен 
совпадать со скачком титрования (или входить в его область), а пока-
затель титрования индикатора рТ соответствовать значению рН в точ-
ке эквивалентности. 

Для правильного выбора кислотно-основных индикаторов также 
учитывают следующие практические правила: 

1) При титровании сильных кислот или оснований сильными 
электролитами можно использовать любые индикаторы, изменяющие 
свою окраску в интервале рН от 4 до 10. 

2) При титровании слабых кислот сильными основаниями необ-
ходимо использовать индикаторы, изменяющие свою окраску в ще-
лочной среде; нельзя применять индикаторы типа метилового оранже-
вого – с интервалом перехода в кислой области. 

3) При титровании слабых оснований сильными кислотами ин-
дикаторы должны изменять свою окраску в кислой среде; нельзя при-
менять индикаторы типа фенолфталеина с интервалом перехода в ще-
лочной области. 

4) При титровании сильных многоосновных кислот (например, 
серной) или многокислотных оснований (например, гидроксида бария) 
в результате нейтрализации образуются средние соли и наблюдается 
один скачок титрования. Если величины ступенчатых констант диссо-
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циации сильно отличаются друг от друга (примерно в 10000 раз), то 
такие соединения будут иметь несколько скачков титрования и, при 
условии правильного выбора индикатора, могут быть оттитрованы до 
одно-, двух-  и трехзамещенных солей. 

Более точный выбор индикатора производится по кривым титро-
вания на основании скачка титрования и значения рН в точке эквива-
лентности.  

Если индикатор выбран правильно, то индикаторную ошибку не 
принимают во внимание; если же индикатор выбран неправильно, то 
индикаторная ошибка превышает допустимую погрешность и может 
достигнуть очень большой величины, с чем необходимо считаться при 
титровании. При неправильном выборе индикатора возникают различ-
ного типа индикаторные ошибки. 
 

Ошибки кислотно-основного титрования 
 
Результаты определения содержания какого-либо компонента при 

проведении количественного анализа всегда отличаются от его истин-
ного значения. Эти ошибки могут быть как случайными, так и  систе-
матическими и имеют различную природу. 

1. Субъективные ошибки обусловлены несовершенством изме-
рительных приборов и глаза, неточностью взвешивания. Для умень-
шения этих ошибок следует пользоваться градуированной измери-
тельной посудой (бюретки, пипетки, мерные колбы и т.д.). Расход тит-
ранта в бюретке должен быть не менее 15-25 см3. 

2. Индикаторные ошибки. Иногда индикаторную ошибку титро-
вания называют просто ошибкой  титрования, т.е. величина, найденная 
в конечной точке, за вычетом величины, отвечающей точке эквива-
лентности. Такое определение универсально и справедливо для всех 
титриметрических методов. Эти ошибки обусловлены тем, что титро-
вание должно быть закончено при pH = 7, а практически при исполь-
зовании индикаторов оно заканчивается либо в кислой, либо в щелоч-
ной средах. 

– Н+-ошибка – водородная ошибка титрования обусловлена не-
дотитрованием сильной кислоты сильной щелочью (H+

нед) или пере-
титрованием сильного основания сильной кислотой (H+

пер). Эта ошиб-
ка обусловлена присутствием H+-ионов в конечной точке титрования.   

– ОН‒-ошибка – гидроксильная ошибка обусловлена недотитрова-
нием сильного основания сильной кислотой (отрицательная ошибка) 
или перетитрованием сильной кислоты сильным основанием (положи-
тельная ошибка). 

– НАп-ошибка – кислотная ошибка, вызываемая присутствием в 
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титруемом растворе в конце титрования нейтральных молекул недо-
титрованной слабой кислоты. 

– КtОН-ошибка – щелочная ошибка, вызываемая присутствием в 
титруемом растворе по окончании титрования нейтральных молекул 
недотитрованного слабого основания. 

3. Другие ошибки. Индикатор, являясь амфолитом, реагирует с 
исследуемым веществом или титрантом, что зависит от его концентра-
ции и pH раствора. Для учета подобных ошибок проводят контроль-
ный (холостой опыт). 

 
Г л а в а  VII. Окислительно-восстановительное титрование 

(редоксиметрия или оксидиметрия) 
 

Методы окислительно-восстановительного титрования – это тит-
риметрические методы, основанные на использовании окислительно-
восстановительных реакций. 

Обычно методы окислительно-востановительного титрования 
классифицируют следующим образом.   

1. По характеру титранта: 
‒ оксидиметрические – методы определения восстановителей  с 

применением титранта-окислителя; 
‒ редоксиметрические – методы определения окислителя с приме-

нением титранта-восстановителя. 
2. По природе реагента (титранта), взаимодействующего с опреде-

ляемым веществом (табл. 4.4). 
Таблица 4.4 

 
Наиболее распространенные окислительно-

восстановительные методы анализа 
 

Название 
метода Титрант Уравнения полуреакций 

системы титранта Особенности метода 

1 2 3 4 

Бромато- 
метрия KbrO3 

BrO3
– + 6H+ + 6ē →Br–+ 3H2О 

 
BrO3

–+5Br+6H+→3Br2+3H2O 

Индикатор метиловый 
оранжевый; Br2 дает 
желтую окраску. Среда 
сильнокислая 

Цери- 
метрия Ce(SO4)2 Ce4+ + ē →Се3+ Индикатор ферроин. 

Среда сильнокислая 

Титано- 
метрия TiCl3 Ti3+ + H2O – ē →TiO2+ + 2H+ Индикатор – метиле-

новый голубой 
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Окончание табл. 4.4 
1 2 3 4 

Аскорби-
нометрия C6H8O6 C6H8O6 – 2 ē →C6H6O6 +2H+ 

Индикатор – роданид 
калия; вариаминовый 
синий для I2. Среда 
кислая 

Перман-
ганато-
метрия 

KMnO4 

MnO4
–+8H++5 ē →Mn2++ 4H2O 

 
MnO4

–+4H++3 ē →MnO2+2H2O 
 
MnO4

–+2H2O+3 ē →MnO2+4ОH–
 

Безиндикатор-ный 
метод, используется в 
широкой области рН. 
Розовую окраску  дает 
KMnO4 

Иодо- 
метрия 

I2 
 

Na2S2O3 

I2 + 2ē →2I– 
 
2S2O3

2– – 2 ē →S4O6
2– 

Индикатор-крахмал; I2 
дает коричнево-бурую 
окраску. Вспомога-
тельный реагент KI. 
Среда слабокислая и 
нейтральная 

Хромато- 
метрия K2Cr2O7 Cr2O7

2–-+14H++6ē →++7H2O 

Индикатор-
дифениламин. Среда 
сильно-кислая. Cr3+ 
дает зеленую окраску 

 
Методы редоксиметрии используют для определения прямым тит-

рованием веществ, обладающих окислительно-восстановительными 
свойствами, а также, используя обратное и косвенное титрование по 
заместителю, для других веществ, не обладающих этими свойствами.  

Точку эквивалентности фиксируют с помощью редокc-
индикатора, или применяется безиндикаторное титрование. 

Молярная масса эквивалентов в окислительно-восстановительных 
реакциях часто отличается от ее значения в реакциях обмена. Моляр-
ная масса эквивалентов окислителя или восстановителя зависит от 
числа отданных или присоединенных молекулой данного вещества 
электронов. 

 
Графический метод изображения окислительно-

восстановительного взаимодействия 
 

При окислительно-восстановительном титровании, например, тит-
ровании сульфата железа (II) солью церия (IV), протекает обратимая 
окислительно-восстановительная реакция, по которой ионы железа 
(+2) окисляются сульфатом церия в соответствии с уравнением 

 
Fe2+ + Ce4+ ↔ Fe3+ + Ce4+ 
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В результате возникает система, выражаемая следующими полу-
реакциями:  

Fe2+ – ē ↔ Fe3+ 

 
Ce4+ + ē ↔ Ce3+ 

 

Ео(Fe3+/Fe2+ ) = 0,771 В;   Ео(Ce4+/Ce3+) = 1,45 В. 
 

В процессе прибавления к титруемому раствору соли церия обра-
зуется эквивалентное количество ионов трехвалентного железа.  

Окислительно-восстановительные потенциалы обеих систем при 
установившемся равновесии равны друг другу, поэтому расчет потен-
циала в любой момент титрования после установления равновесия мо-
жет быть сделан в соответствии с уравнением Нернста по одному из 
следующих уравнений 

 
E (Fe3+ / Fe2+ ) = 0,771 + 0,059 lg[Fe3+] / [ Fe2+], 

 
Е (Ce4+/ Ce3+) = 1,45 + 0,059 lg[Ce4+] / [Ce3+]. 

 
В точке эквивалентности между концентрациями устанавливается 

равновесие, поэтому имеем: 
 

[Ce3+] = [ Fe3+ ];    [Ce4+] = [ Fe2+]. 
Величина окислительно-восстановительного потенциала Е с уче-

том общего количества участвующих в окислительно-
восстановительной реакции электронов будет равна полусумме нор-
мальных редокс-потенциалов: 

 
Е = 1/2 (1,45 + 0,771) = 1,110 В. 

 
Процесс окислительно-восстановительного взаимодействия можно 

графически изобразить в виде кривой титрования, представляющей 
собой график изменения окислительно-восстановительного потенциа-
ла раствора в процессе его титрования окислителем или восстановите-
лем. 

Если на оси абсцисс откладывать количество прибавленного стан-
дартного раствора-титранта в миллилитрах в разные моменты титро-
вания или содержание в процентах остающегося в растворе восстано-
вителя или окислителя, то получим кривую окислительно-
восстановительного титрования, представляющую собой график изме-
нения редокс-потенциала титруемой системы в процессе титрования. 
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Типичная кривая оксидиметрического титрования приведена на 
рис. 4.4. 

 
 

Рис. 4.4. Кривая окислительно-восстановительного титрования рас-
твора сульфата железа (II) 

 
В начальный момент титрования, когда в титруемом растворе 

находится значительное количество восстановителя, кривая изменяет-
ся плавно даже при добавлении достаточно больших количеств тит-
ранта вследствие медленного изменения величины редокс-потенциала 
Е. 

В момент равновесия в  точке эквивалентности в титруемом рас-
творе ионы железа (+2) будут практически полностью оттитрованы – 
окислены в трехвалентное железо Fe3+ – и происходит скачок титрова-
ния, связанный с резким изменением редокс-потенциала титруемой 
системы даже при добавлении малых количеств реактива. 

После достижения точки эквивалентности в начальный период 
значение потенциала вначале продолжает резко повышаться, а затем 
изменение происходит в меньшей степени, как и в начале титрования, 
в результате чего кривая титрования имеет характерный вид S-
образной кривой, как и в методе нейтрализации. По резкому скачку на 
кривой титрования устанавливают точку эквивалентности, которая не 
всегда должна находиться на середине скачка титрования. 

Характер кривых оксидиметрического титрования не зависит от 
разбавления раствора, если стехиометрические коэффициенты  в окис-
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лительно-восстановительной реакции одинаковы при окислителе и 
восстановителе. При обычных расчетах потенциалов используют зна-
чения концентраций вместо активностей, так как реакции окисления-
восстановления обычно проводят в растворах с большой ионной силой 
и коэффициенты активности в этом случае не могут быть вычислены с 
достаточной степенью точности.   

 
Окислительно-восстановительные индикаторы 

(редокс-индикаторы) 
 

Точку эквивалентности, в зависимости от выбранного метода ок-
сидиметрического титрования, устанавливают либо безиндикаторным 
методом – в перманганатометрии по собственной окраске КMnO4,   или 
иода в иодометрии, либо с помощью редокс-индикаторов, представ-
ляющих собой окислительно-восстановительную систему, окисленная 
и восстановленная формы которых окрашены в различный цвет. Изме-
нение окраски таких индикаторов связано с окислением восстановлен-
ной формы и превращением ее в окисленную или наоборот. Такие пре-
вращения происходят при определенном значении окислительно-
восстановительного потенциала титруемой системы. Например, бес-
цветный дифениламин при Е = 0,76 В окисляется дифенилбензидинви-
олет, имеющий фиолетовую окраску.  

Окислительно-восстановительные индикаторы представляют со-
бой вещества, которые способны обратимо окисляться или восстанав-
ливаться, причем их окисленная (Indокисл) и восстановленная(Indвосст) 
формы имеют различную окраску.  

Их превращения друг в друга можно представить следующим 
уравнением: 

Indокисл + nē ↔ Indвосст 
 

Применяя к этой окислительно-восстановительной паре уравнение 
Нернста, получим: 

 

[ ]
[ ] 









+°=
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Ind
Indlg059,0
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ЕЕ . 

 
Здесь Ео – стандартный редокс-потенциал, системы, когда  
 

[Indокисл] = [Indвосст] 
 
При титровании какой-либо окислительно-восстановительной си-

стемы в присутствии редокс-индикатора величина окислительно-
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восстановительного потенциала Е будет изменяться в соответствии с 
уравнением Нернста. Соответственно будет изменяться также отноше-
ние [Indокисл] / [Indвосст]. Если принять что присутствие одной из окра-
шенных форм индикатора глаз перестает замечать тогда, когда ее кон-
центрация становится в 10 раз меньше, чем концентрация другой фор-
мы (как и в случае кислотно-основных индикаторов), то для области 
перехода окислительно-восстановительного индикатора получим ин-
тервал перехода их окраски: 

 
∆Е = Ео ± 0,059/ n 

 
Чтобы окраска окислительно-восстановительного индикатора из-

менялась при титровании резко и индикаторная ошибка титрования 
была незначительной, необходимо, чтобы область перехода редокс-
индикатора находилась в пределах скачка потенциалов на кривой тит-
рования. 

 
Метод перманганатометрии 

 
Метод перманганатометрии основан на реакциях окисления пер-

манганатом калия (ионом MnO4
–). Основным веществом, применяе-

мым в качестве стандартного раствора окислителя в перманганатомет-
рии, является перманганат калия КMnO4. Окисление может прово-
диться как в кислой, так и в щелочной или нейтральной среде. При 
этом ионы MnO4

– восстанавливаются в зависимости от рН среды в раз-
ные продукты. Наиболее распространено титрование растворами пер-
манганата калия в сильнокислой среде создаваемой с помощью Н2SО4. 
Титрование в других условиях осложняется образованием окрашенно-
го в бурый цвет осадка MnO2.  

При титровании раствором КMnO4 растворов восстановителей в 
кислой среде окрашенные в малиново-розовый цвет перманганат-ионы 
восстанавливаются до бесцветных ионов Mn+2. Избыточная капля рас-
твора КMnO4 вызывает появление розовой окраски раствора, которая 
свидетельствует о конце титрования. Поэтому перманганат калия вы-
полняет роль не только титранта, но и индикатора: в перманганатомет-
рии используют безиндикаторный способ титрования.  

Практическое применение перманганатометрии весьма многооб-
разно. Перманганатометрическое титрование используют для опреде-
ления как восстановителей, так и окислителей. С этой целью исполь-
зуют прямые и косвенные способы титрования.  

Прямым методом титрования определяют многие восстановители, 
которые легко окисляются перманганатом. Методы обратного титро-
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вания обычно применяют для определения восстановителей, которые 
окисляются перманганатом слишком медленно, и окислителей, кото-
рые предварительно восстанавливаются до соединений низших степе-
ней окисления. 

Косвенные методы определения с помощью КMnO4 используют 
для определения многих веществ, не окисляющихся перманганатом в 
строго эквивалентных количественных отношениях и для которых 
неприменимы методы обратного титрования; чаще всего применяют 
заместительное титрование (титрование по замещению).  

 
Автокаталитические и сопряженные реакции 

в перманганатометрии 
 
Окислительно-восстановительные реакции имеют ряд особенно-

стей, затрудняющих их использование в титриметрическом анализе. 
Главные из этих особенностей – обратимость реакций (поэтому в не-
которых случаях необходимо тем или иным способом сдвинуть равно-
весие в желаемом направлении), а также недостаточная скорость 
многих окислительно-восстановительных реакций (поэтому часто их 
приходится ускорять).  

Кроме повышения температуры и увеличения концентрации реа-
гирующих веществ, на скорость реакции может влиять введение в рас-
твор катализаторов – веществ, которые не расходуясь при реакции, 
изменяют ее скорость. Действие катализаторов при реакциях, проте-
кающих в гомогенной среде, связано с существованием промежуточ-
ных стадий процесса, в которых принимает участие и катализатор (го-
могенный катализ). 

Аналитически важным примером гомогенного катализа, изучен-
ным Н.А. Шиловым, является реакция окисления перманганатом калия 
щавелевой кислоты:  

 
2КМnО4 + 5Н2С2О4 + 3Н2SО4 → 2MnSО4 + 10СО2 + К2SО4 + 8Н2О 

 
                      MnO4

– + 8H+ + 5ē → Mn2+ + 4H2O      2 

                       C2O4
2– – 2ē →  2CO2                    5  

   2MnO4
−+ 5C2O4

2– + 16H+ → 2Mn2+ + 10CO2↑+ 8H2O.  
 

Эта реакция каталитически ускоряется прибавлением MnSО4. Од-
нако было установлено, что прибавленный сульфат марганца полно-
стью регенерируется и на реакцию не расходуется; при этом его при-
сутствие при нагревании сильно ускоряет окисление щавелевой кисло-
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ты перманганатом. Это связано с протеканием промежуточных реак-
ций: сначала прибавленный MnSО4 окисляется перманганатом до 
MnО2, который сразу окисляет щавелевую кислоту, восстанавливаясь в 
ион Mn+3, после чего последний, реагируя с Н2С2О4, восстанавливается 
в ион Mn+2 и образуется исходное соединение – сульфат MnSО4. В то 
же время MnSО4 является одним из продуктов рассматриваемой реак-
ции, каталитически ускоряющим течение этой реакции. Такие реакции 
называются автокаталитическими. Поэтому, если заранее не прибав-
лять MnSО4, то первые капли перманганата при титровании им горяче-
го подкисленного раствора щавелевой кислоты обесцвечиваются мед-
ленно. В ходе титрования, когда образуется сульфат MnSО4, дальней-
шее обесцвечивание перманганата начинает происходить практически 
мгновенно. 

 
Приготовление и стандартизация рабочих растворов,  

фиксирование точки эквивалентности в перманганатометрии 
 
Для быстрого приготовления стандартных растворов в перманга-

натометрии можно использовать фиксаналы КМnО4 , Н2С2О4∙2Н2О, 
(NН4)2С2О4∙Н2О, Nа2С2О4. 

Титрованный раствор перманганата калия нельзя приготовить по 
точной навеске, так как продажный препарат перманганата калия со-
держит примеси. При хранении концентрация приготовленного рас-
твора КМnО4 понижается в результате окисления им аммиака, органи-
ческих веществ и других восстановителей, присутствующих в воде. 
Поэтому молярную концентрацию эквивалента КМnО4 устанавливают, 
как правило, через неделю после его приготовления. 

Использование перманганата калия дает возможность фиксировать 
точку эквивалентности безиндикаторным методом по появлению розо-
вой окраски раствора, вызываемой добавлением одной лишней капли 
избытка раствора перманганата калия. Даже очень разбавленные рас-
творы КМnО4 имеют интенсивную окраску. 

Исходными веществами для стандартизации приготовленного рас-
твора перманганата калия служат свежеперекристаллизованная щаве-
левая кислота, кристаллизуящаяся с двумя молекулами воды - 
Н2С2О4∙2Н2О, а также ее соли оксалат натрия Nа2С2О4 и моногидрат 
оксалата аммония (NН4)2С2О4∙Н2О. 

Наибольшей окислительной способность перманганат калия обла-
дает в сернокислой среде, в которой он реагирует с щавелевой кисло-
той по уравнению реакции: 

 
2КМnО4 + 5Н2С2О4 + 3Н2SО4 → 2MnSО4 + 10СО2 + К2SО4 + 8Н2О. 
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Аналогично протекает реакция и с солями, например: 
 

2КМnО4+5Nа2С2О4+8Н2SО4→2MnSО4+10СО2+К2SО4+5Nа2SО4+8Н2О. 
 

В этих реакциях оксалат-ионы окисляются, теряя два электрона,  
до углекислого газа, а перманганат-ионы, приобретая пять электронов, 
восстанавливаются до Mn2+: 

 
С2О4 2– – 2ē → 2СО2 

 

MnO4
− + 5ē + 8H+ → Mn2+ + 4H2O 

 
Реакция взаимодействия перманганата калия с щавелевой кисло-

той является автокаталитической, она катализируется ионами Мn2+, 
образующимися в ходе самой реакции. 

Расчет навески КМnО4. Для расчета навески КМnО4  используют 
разную молярную массу эквивалента, которая зависит от количества 
электронов, участвующих в реакции восстановления МnО4

– в зависи-
мости от среды: 

В сильнокислой среде:  
 

MnO4
− + 5ē + 8H+ → Mn2+ + 4H2O 

 

61,31
5

04,158
5

)KMnO(
)KMnO(

4

4
===

M
M f

г/моль-экв. 

 
В слабокислой среде: 

 
МnО4

– + 4 Н+ + 3 ē → МnО2 + 2 Н2О 
 

68,52
3

04,158
3

)KMnO(
)KMnO(

4

4
===

M
M f

г/моль-экв. 

 
В слабощелочнрй среде: 
 

MnO4
−+ 2H2О + 3ē → MnО2 + 4ОН–  

 

68,52
3

04,158
3

)KMnO(
)KMnO(

4

4
===

M
M f

г/моль-экв. 

 
В сильнощелочной среде:  
 

MnO4
− + ē → MnО4

2– 
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Так как перманганат калия всегда содержит трудно удаляемые 

примеси, а также в силу действия на КМnО4  содержащихся в воде ор-
ганических веществ, взвешивают приблизительную навеску КМnО4 на 
технических весах с точностью до 0,01 г. Для титрования обычно ис-
пользуют 0,1н или 0,05н раствор КМnО4. 

Наибольшей окислительной способностью перманганат калия об-
ладает в сильнокислой среде, поэтому для приготовления, например, 
0,5 л 0,1н раствора необходимо взять следующую навеску КМnО4: 

 

г58,1
1000

61,315001,0
4KMnO =

⋅⋅
=a  

 
Приготовление раствора перманганата калия. Титрованный 

раствор перманганата калия по точной навеске кристаллического пре-
парата нельзя приготовить, так как при хранении происходит его ча-
стичное разложение с образованием МnО2. Кроме того, КМnО4 может 
окислять присутствующие в воде и в самом перманганате следы вос-
становителей. Так как титрование перманганатом калия обычно про-
водят в сильнокислой среде, то молярная масса эквивалента КМnО4 
равна 1/5 его молярной массы вследствие восстановления перманга-
нат-ионов с участием пяти электронов: 

 
МnО4

– + 8Н+ + 5ē → Мn2+ + 4Н2О 
 

61,31
5

04,158
5

)KMnO(
)KMnO(

4

4
===

M
M f

г/моль экв. 

 
Для приготовления 500 мл 0,1н раствора КМnО4 взвешивают на 

технических весах около 1,6 г кристаллического препарата КМnO4 и 
растворяют в 500 мл дистиллированной воды, отмеренной мерным 
цилиндром. Для ускорения растворения лучше использовать горячую 
воду и приливать ее отдельными порциями при непрерывном переме-
шивании, сливая каждый раз отдельные порции с кристаллов КМnO4 в 
колбу из темного стекла, в которой хранят приготовленный раствор. 
После выдерживания в течение недели раствора удаляют выпавший 
осадок с помощью стеклянного фильтра или сифона: использовать 
бумажный фильтр для этой цели нельзя из-за высокой окислительной 
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способности КМnО4. При хранении раствора на свету может произой-
ти разложение перманганата калия по реакции 

 
4КМnО4 + 6Н2О = 4МnО(ОН)2 + 4КОН + 3О2. 

 
Во избежание разложения на свету раствора перманганата калия 

его хранят в бутылях из темного стекла, обернутых в черную бумагу. 
Стандартный раствор перманганата калия помещают в бюретку со 

стеклянным краном. Нельзя допускать соприкосновения раствора пер-
манганата калия с резиной, корковой пробкой, фильтровальной бума-
гой из-за его высокой окислительной способности, приводящей к из-
менению титра раствора. 

Стандартизация раствора перманганата калия. Отбирают пи-
петкой аликвоту стандартного раствора щавелевой кислоты или окса-
лата натрия, прибавляют около 10 мл 2н раствора серной кислоты и, не 
допуская кипения во избежание разложения щавелевой кислоты, 
нагревают титруемый раствор до 80оС на водяной бане. В процессе 
титрования приливают раствор КMnО4 к горячему раствору щавелевой 
кислоты или оксалата натрия в сернокислой среде медленно, при не-
прерывном перемешивании, прибавляя следующую каплю только по-
сле обесцвечивания предыдущей. Титрование заканчивают, когда пер-
вая лишняя капля перманганата калия окрасит титруемый раствор в 
бледно-розовый цвет, не исчезающий в течение минуты. Молярную 
концентрацию эквивалента раствора перманганата калия вычисляют 
по среднему объему КМnО04  из сходящихся результатов трех титро-
ваний. 

Можно проводить стандартизацию раствора КМnО4 по отдельным 
навескам установочного вещества, которые рассчитывают таким обра-
зом, чтобы на титрование каждой навески расходовалось около 20 мл 
приготовленного раствора перманганата калия. Например, при исполь-
зовании оксалата аммония необходимо взять не менее трех навесок 
массой каждая около 0,1421 г согласно расчету 

 

г1421,0
1000

05,71201,0
=

⋅⋅
=a , 

где 

( )
( ) 50,71

2
)OCNH(

OCNH
4224

4224
==

M
M f  г/моль экв. 

 
Титр раствора перманганата калия можно также установить по ме-

таллическому железу или соли Мора FеSО4∙(NН4)2 SО4∙6Н20, а также 
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по оксиду мышьяка (3+). Соединения железа (+2) на воздухе медленно 
окисляются, особенно в нейтральном растворе. Поэтому перед стан-
дартизацией нужно проверить титр раствора Fе+2; подкисление также 
уменьшает процесс окисления.  

 
Преимущества и недостатки перманганатометрии 

 
По сравнению с другими окислительно-восстановительными ме-

тодами перманганатометрия отличается рядом преимуществ: 
1) возможность титрования практически в любой среде – кислой,  

нейтральной или щелочной; 
2) безиндикаторный способ титрования: исходные растворы 

КМnО4  окрашены в малиново-красный цвет, поэтому конечную точку 
титрования устанавливают по розовой окраске титруемого раствора 
при прямом титровании или по обесцвечиванию окраски раствора (об-
ратное титрование); 

3) так как КМnО4 обладает высокой окислительной способно-
стью, то с его помощью можно определять вещества, которые нельзя 
титровать растворами более слабых окислителей; 

4) раствор КМnО4 также используют для анализа веществ, не об-
ладающих окислительно-восстановительными свойствами: для этого 
применяют обратное и косвенное титрование; 

5) КМnО4 является дешевым и легко доступным реагентом. 
Однако перманганатометрический метод имеет и недостатки, 

главные из них: 
1) нельзя приготовить стандартный титрованный раствор КМnО4 

по точной навеске реактива вследствие содержания в нем примесей 
(МnО2 и других продуктов разложения) и трудности получения его в 
химически чистом состоянии; поэтому титр раствора КМnО4 устанав-
ливают с помощью установочных веществ или используют фиксаналы;  

2) стандартные растворы перманганата калия при хранении не-
устойчивы и со временем меняют свой титр, поэтому в процессе ис-
пользования периодически необходимо проверять титр раствора 
КМnО4; 

3) для создания кислой среды используют, в основном, серную 
кислоту и избегают использования хлористоводородной кислоты 
вследствие окисления хлорид-ионов до элементарного хлора; необхо-
димо нагревание титруемых растворов, так как при комнатной темпе-
ратуре реакции окисления перманганатом идут медленно; 

4) при анализе необходимо строго придерживаться методики 
определения, соблюдая строго определенные условия анализа. 
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Метод иодометрии 
 

Иодометрический метод титриметрического анализа основан на 
окислительно-востановительных процессах, связанных с превращени-
ем элементарного иода в иодид-ионы или обратно по схеме 

 
I2 + 2ē → 2I–, 

 
2I– – 2ē → I2. 

 
Кристаллический иод мало растворим в воде. В анализе исполь-

зуют хорошую растворимость I2 в растворе иодида калия с образова-
нием комплексного иона [I3]–: 

I2 + KI → К[I3]. 
 

В отличие от окислителей KMnO4 и K2Cr2O7 свободный иод явля-
ется относительно слабым окислителем – его стандартный окисли-
тельно-восстановительный потенциал Ео=0,54 В (стандартные окисли-
тельно-восстановительные потенциалы систем I2/ 2I– и [I3]–/3I– практи-
чески равны). 

Величина Ео не зависит от концентрации водородных ионов, если 
реакции протекают в кислых растворах. 

Основным веществом, применяемым в иодометрии в качестве 
восстановителя, является тиосульфат натрия, который реагирует с ио-
дом по уравнению 

 

2Na2S2О3
 + I2  → Na2S4О6 + 2NaI 

 
                                                   I2 + 2ē → 2I–           1 

 

                               2S2O3
2− – 2ē → S4O6

2−     1 
 

2S2О3
2– +I2  → S4О6

2– + 2I– 
                                              тиосульфат                  тетратионат 

 
Методы иодометрического титрования 

 
1. Метод прямого титрования используют в иодометрии для  

непосредственного титрования раствором иода в иодиде калия ве-
ществ, легко окисляемых элементарным иодом, у которых стандарт-
ный окислительно-восстановительный потенциал меньше Ео пары      
I2/ 2I–. Этим путем легко определяют сульфиды, сульфиты, тиосульфа-
ты и другие сильные восстановители. 

2. Метод обратного титрования используют для определения  
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веществ, которые труднее окисляются элементарным иодом, у кото-
рых редокс-потенциал систем приближается по своему значению к Ео 
(I2/ 2I–). С этой целью их обрабатывают избытком раствора иода в ио-
диде (КI3), а после окисления определимого вещества через некоторое 
время оттитровывают его избыток стандартным раствором тиосульфа-
та натрия. Для определения сульфидов, которые в щелочном растворе 
часто окисляются до сульфатов, вводят исследуемый раствор сульфида 
в кислый раствор иода, взятый в избытке. Затем избыток не вошедше-
го в реакцию иода оттитровывают стандартным раствором тиосульфа-
та натрия. Применение в этом случае обратного титрования дает более 
точные результаты анализа. При использовании прямого титрования 
кислого раствора сульфида происходит потеря сероводорода вслед-
ствие его улетучивания и результаты анализа получаются неточными. 

3. Косвенные методы иодометрического титрования исполь-
зуют для определения  веществ, относящихся к группе окислителей с 
нормальным  редокс-потенциалом больше Ео (I2/ 2I–). Их обрабатыва-
ют иодидом калия, после чего выделившийся иод титруют стандарт-
ным раствором тиосульфата натрия. 

 
Приготовление и стандартизация рабочих растворов,  
фиксирование точки эквивалентности в иодометрии 

 
Для быстрого приготовления и стандартизации растворов в иодо-

метрическом титровании можно использовать фиксаналы 
Nа2S2О3∙5Н2О,  I2, К2Сr2О7, КМnО4. 

При иодометрических определениях применяют раствор иода для 
прямого титрования восстановителей и раствор тиосульфата натрия 
для определения окислителей, а также для обратного титрования вос-
становителей и косвенного способа определения окислителей и кислот 
методом замещения. В последнем случае вещества, не взаимодейству-
ющие с раствором тиосульфата натрия, замещают эквивалентным ко-
личеством иода, образующимся при добавлении вспомогательного 
реагента иодида калия, а выделившийся при этом иод титруют раство-
ром тиосульфата натрия. 

Молярную концентрацию эквивалента раствора тиосульфата 
натрия можно установить по навеске химически чистого иода, однако 
его получение методом возгонки (сублимации) затруднительно. По-
этому стандартизацию раствора тиосульфата натрия обычно проводят 
по дихромату или перманганату калия в сернокислой среде по методу 
замещения с иодидом калия. Молярную концентрацию эквивалента 
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раствора иода устанавливают по вторичному стандарту – титрованно-
му раствору тиосульфата натрия. 

Имея в лаборатории стандартный раствор перманганата калия, 
можно поступить следующим образом. Сначала готовят раствор тио-
сульфата натрия, а затем устанавливают его концентрацию титровани-
ем иода, выделенного из раствора иодида калия эквивалентным коли-
чеством перманганата калия. После этого готовят раствор иода и стан-
дартизируют его по титрованному раствору тиосульфата натрия. 

Конец титрования раствором тиосульфата можно установить по 
исчезновению желто-бурой окраски иода. Для более точного фиксиро-
вания точки эквивалентности в иодометрии используют специфиче-
ский индикатор на иод – раствор крахмала, который следует добавлять 
после того, как часть иода будет оттитрована – окраска титруемого 
раствора должна перейти из бурой в светло-желтую. Это связано с тем, 
что  крахмал частично разлагается в присутствии большого избытка 
иода; большое количество иода, адсорбированного амилозой крахмала, 
замедляет реакцию титрования иода тиосульфатом натрия. В присут-
ствии крахмала в точке эквивалентности от одной капли титранта  
происходит переход темно-синей окраски раствора в почти бесцвет-
ную. 

Приготовление раствора тиосульфата натрия. В иодометрии 
используют реакцию взаимодействия тиосульфата натрия с иодом 

 
 

2Na2S2О3
 + I2  → Na2S4О6 + 2NaI 

 
                                                   I2 + 2ē → 2I–           1 

 

                               2S2O3
2− – 2ē → S4O6

2−     1 
 

2S2О3
2– +I2  → S4О6

2– + 2I– 
 
Из уравнения этой реакции видно, что тиосульфат окисляется ио-

дом – две молекулы тиосульфата отдают два электрона, поэтому его 
молярная масса эквивалента равна молярной массе 

 

19,248
2

2 )OH5OSNa(
)OH5OSNa(

2322

2322
=

⋅
= ⋅

⋅

M
M f

г/моль-экв. 

 
Раствор тиосульфата натрия готовят из препарата пентагидрата 

Nа2S 2О3∙5 Н2О. Так как его кристаллы выветриваются на воздухе, то 
по точной навеске кристаллической соли титрованный раствор не го-
товят. 
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Для приготовления 1 л 0,1н раствора тиосульфата натрия необхо-
димо взять следующую навеску 

 

г819,24
1000

19,24810001,0
O5HOSNa 2322

=
⋅⋅

=⋅a . 

 
На технических весах взвешивают около 25 г препарата тиосуль-

фата и растворяют в 1 л дистиллированной воды, которую необходимо 
заранее прокипятить и охладить. К полученному раствору для большей 
устойчивости титра следует добавить около 0,1 г карбоната натрия для 
связывания углекислоты 

 
СО3

2– + СО2 + Н2О = 2 НСО3
–. 

 
Это необходимо также для того, что в щелочной среде при 

 рН = 9-10 ослабляется деятельность находящихся в воздухе бактерий, 
которые могут разлагать тиосульфат. 

Приготовленный раствор должен постоять несколько дней, так как 
титр раствора тиосульфата натрия может изменяться под влиянием 
углекислого газа и кислорода, находящихся в воздухе, в результате 
следующих реакций 

 
Nа2S2О3 + СО2 + Н2О = NаНСО3 + NаНSО3 + S, 

 
2Nа2S2О3 + О2 = 2Nа2SО4 + 2S. 

 
В результате окисления уменьшается концентрация раствора тио-

сульфата, а под влиянием углекислого газа увеличивается, так как об-
разующиеся гидросульфитные ионы могут в дальнейшем реагировать 
с иодом 

 
НSО3

– + I2 + Н2О = НSО4
– + 2НI, 

 
поэтому стандартный раствор тиосульфата хранят в темной бутыли 
(для защиты от света можно обернуть черной бумагой). 

При правильном приготовлении и хорошем хранении титр раство-
ра тиосульфата устойчив в течение нескольких месяцев. Образование 
осадка в процессе хранения свидетельствует о том, что произошло 
разложение тиосульфата и выпала сера. 

Стандартизация раствора тиосульфата натрия. Точную кон-
центрацию приготовленного раствора тиосульфата натрия устанавли-
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вают с помощью дихромата калия в присутствии иодида калия в сер-
нокислой среде.  

Стандартизация раствора тиосульфата натрия по дихромату калия. 
проводится косвенным способом по замещению и основано на следу-
ющих реакциях 

 
К2Сr2О7 + 6КI + 7Н2О = Сr2(SО4)3 + 3I2 + 7Н2О   или 

 
Сr2О7

2– + 6I– + 14Н+ = 2Сr3+ +3I2 + 7Н2О 
 

I2 + 2Nа2S2О3 = Nа2S4О6 + 2NаI   или 
 

I2 + 2S2О3
2– = S4О6

2– + 2I– 

 
Стандартизацию можно проводить методом пипетирования или 

методом отдельных навесок. 
Кристаллический препарат К2Сr2О7 легко приготовить достаточно 

чистым, при хранении он устойчив на воздухе. Поэтому для стандар-
тизации используют точные навески дихромата, которые взвешивают 
на аналитических весах. 

В методе пипетирования рассчитывают массу навески дихромата 
калия, необходимую для приготовления 200,0 мл 0,1н раствора дихро-
мата калия 

г9806,0
1000

03,492001,0
1000722 OCrK =

⋅⋅
=

⋅⋅
= fMVN

a , 

 
здесь величина 49,03 соответствует молярной массе эквивалента ди-
хромата калия, определяемой по числу принятых дихромат-ионами 
электронов в соответствии с полуреакцией восстановления 
 

Сr2О7
2– + 14Н+ + 6ē = 2Сr3+ + 7Н2О 

 

03,49
6

)OCrK(
)OCrK(

722

722
==

M
M f г/моль-экв. 

 
Рассчитанную навеску взвешивают на аналитических весах и ко-

личественно переносят в мерную колбу вместимостью 200,0 мл, рас-
творяют в дистиллированной воде, после чего доводят объем до метки 
и тщательно перемешивают. Для титрования отбирают пипеткой 20,0 
мл раствора дихромата калия, прибавляют 15 мл 1 М раствора серной 
кислоты и 1 г иодида калия, взвешенного на технических весах (его 
лучше заранее растворить в 1-2 мл дистиллированной воды). Содер-
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жимое колбы быстро перемешивают, закрывают покровным стеклом 
(лучше использовать колбу с притертой пробкой) и ставят в темное 
место на 5-7 минут. 

Затем быстро обмывают покровное стекло и внутренние стенки 
колбы дистиллированной водой из промывалки и выделившийся иод 
титруют раствором тиосульфата натрия. В начале титрования титрант 
прибавляют быстро до появления светло-желтой окраски раствора, а 
затем добавляют 2-3 мл раствора крахмала  и после перемешивания 
продолжают титрование уже медленно до перехода окраски титруемо-
го раствора в бесцветную. 

Титрование повторяют не менее трех раз, после чего определяют 
средний объем тиосульфата натрия из сходящихся результатов титро-
вания, отличающихся не более чем на 0,2%. 

Нормальную концентрацию раствора тиосульфата натрия, равную 
его молярной концентрации, рассчитывают по формуле 

 

( )
.

1000

722

722
322

OCrK

OCrK
OSNa VM

a
N

f ⋅

⋅
=  

 
Для стандартизации раствора тиосульфата методом отдельных 

навесок взвешивают на аналитических весах 3-4 навески дихромата. 
Величину навески устанавливают исходя из того, что на ее титрование 

не должно расходоваться более 20 мл 0,1н раствора тиосульфата 
при вместимости бюретки 25,0 мл 

 

г09806,0
1000

03,49201,0
722 OCrK =

⋅⋅
=a . 

 
На аналитических весах взвешивают точные навески дихромата 

массой около 0,1 г и растворяют их в 30-50 мл дистиллированной во-
ды, после чего прибавляют в каждую колбу по 2 г иодида калия и 15-
20 мл 2н серной кислоты. Быстро закрывают колбы при тщательном 
перемешивании, ставят на 5 минут в темное место, после чего выде-
лившийся иод титруют раствором тиосульфата натрия, как указано 
выше. 

Для стандартизации можно использовать также вторичные стан-
дарты – перманганат калия в сернокислой среде или стандартный рас-
твор иода. 

Приготовление титрованного раствора иода и стандартизация 
раствора тиосульфата натрия по иоду. Растворимость иода в воде 
невелика. Поэтому его титрованный раствор готовят растворением 
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точной навески очищенного свободного иода в концентрированном 
растворе иодида калия 

I2 + КI = КI3 
 

I2 + I– = (I3)–. 
 

Комплексный ион (I3)–, увеличивая растворимость иода, практиче-
ски не влияет на величину стандартного потенциала этой системы 

 

( ) В,5345,0/2II2
=° −E ( ) В.5355,0/3II2

=° −E  
 
Несмотря на заметную летучесть иода даже в растворе иодида ка-

лия, при правильном хранении в темных склянках с притертой проб-
кой в прохладном месте титр приготовленного раствора иода доста-
точно устойчив. 

При несоблюдении условий хранения титр раствора иода может 
увеличиваться за счет окисления иодид-ионов на свету растворенным 
кислородом 

4I– + О2 + 4Н+ = 2I2 + 2Н2О. 
В кислой среде при нагревании и на свету скорость окисления 

увеличивается. 
В щелочной среде происходит реакция диспропорционирования 

(самоокисления – самовосстановления) иода по реакции 
 

I2 + 2NаОН = NаI + NаIО + Н2О. 
 
Образовавшиеся при этом гипоиодид-ионы могут окислять тио-

сульфат-ионы до сульфатов 
 

S2О3
2– + 4IО– + 2ОН– = 2SО4

2– + 4I– + Н2О. 
 

Для приготовления раствора иода рекомендуют провести очистку 
иода возгонкой следующим образом. 

Навеску иода массой около 1,5 г помещают в химический стакан, 
на который ставят круглодонную колбу с охлажденной водой или сне-
гом. Осторожно нагревают стакан с иодом на сетке небольшим пламе-
нем горелки во избежание потерь иода. Возогнанный иод осторожно 
снимают стеклянной палочкой со стенок колбы на часовое стекло или 
в бюксик, а затем ставят на сутки в эксикатор с хлоридом кальция для 
высушивания. 

Для приготовления 100 мл 0,1н раствора иода необходимо взять 
следующую навеску: 
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г2,1
1000

1271001,0
2I =

⋅⋅
=a , 

 

 Здесь величина 127 соответствует молярной массе эквивалента 
иода в соответствии с полуреакцией восстановления иода 

 
I2 + 2ē → 2I–, 

откуда 

127
2

8,253
2

)I(
)I(

2
2

===
M

M f г/моль-экв. 
 
Рассчитанную навеску кристаллического иода взвешивают на тех-

нических весах в бюксе. 
Для растворения иода взвешивают также 1г иодида калия, перено-

сят в весовой стаканчик, осторожно прибавляют 1 мл воды и плотно 
закрывают крышкой, выдерживая до взвешивания не менее получаса в 
весовой комнате. Затем взвешивают стаканчик с раствором иодида 
калия на аналитических весах и, сняв с чашки весов, быстро, с помо-
щью стеклянной палочки, переносят навеску иода в бюксик, плотно 
закрывают его крышкой и снова взвешивают. После растворения иода 
содержимое стаканчика количественно переносят в мерную колбу 
вместимостью 200,0 мл через воронку, быстро обмывают стенки бюкса 
и воронку дистиллированной водой, доводят объем до метки и тща-
тельно перемешивают полученный раствор. 

Нормальную концентрацию раствора иода рассчитывают по фор-
муле 

( )
,

1000

2

2
2

I

I
I VM

a
N

f ⋅

⋅
=  

 

где  ( )2IfM = 127 г/моль-экв – молярная масса эквивалента иода; 
2Ia – 

масса навески иода. 
Для установки титра раствора тиосульфата натрия пипеткой отби-

рают аликвотную часть приготовленного выше описанным способом 
раствора иода и титруют раствором тиосульфата натрия с прибавлени-
ем крахмала в конце титрования. 

 
Преимущества и недостатки иодометрии 

 
Иодометрия, наряду с перманганатомерией, является одним из 

наиболее широко применяемых редокс-методов; его преимущества 
перед другими методами анализа: 
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1) с помощью иодометрии определяют многие соединения, не реа-
гирующие непосредственно с иодом или иодидами; 

2) этот метод отличается высокой точностью, превосходящей точ-
ность других редокс-методов; 

3) иодометрическое титрование можно проводить безиндикатор-
ным методом по собственной (желто-бурой) окраске иода; 

4) иод широко применяют в анализе для титрования не только 
водных, но и неводных растворов. 

Недостатки иодометрического метода связаны, в основном, с 
особенностями иода: 

1) потери иода вследствие его летучести: титрование нужно про-
водить на холоду и по возможности быстро и в присутствии умеренно-
го избытка иодида калия; 

2) для завершения реакции выделения иода титруемый раствор 
должен постоять некоторое время (обычно 5 мин.); поэтому для титро-
вания выбирают колбу с притертой пробкой; 

3) иодометрическое титрование нужно проводить в умеренно кис-
лой среде: это связано с тем, что в кислой среде под действием сол-
нечного света происходит окисление иодид-ионов кислородом возду-
ха, а в щелочной среде идет реакция диспропорционирования (само-
окисления-самовосстановления) иода; растворы с I2  держат в закры-
том шкафу или в темной склянке; 

4) если в титруемом растворе имеется осадок, то нужно учитывать 
возможную адсорбцию иода; поэтому в конце титрования следует 
тщательно взбалтывать титруемый раствор с осадком или же вводить 
органический растворитель для экстракции адсорбированного осадком 
иода; 

5) стандартные растворы иода и тиосульфата натрия со временем 
изменяют свой титр, поэтому необходимо периодически проверять их 
концентрацию. 

6) необходимо строго придерживаться рекомендуемых методик 
определения для получения точных и воспроизводимых результатов. 

 
Г л а в а  VIII. Комплексометрическое титрование 

 
Комплексометрия – метод титриметрического анализа, основан-

ный на использовании реакций комплексообразования между опреде-
ляемым компонентом анализируемого раствора и титрантом. Метод 
применяют для определения катионов металлов –
комплексообразователей.   
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Реакции, используемые в этом методе, должны удовлетворять тем 
же требованиям, которые предъявляются к реакциям в титриметриче-
ском анализе.  

Классификация методов комплексометрии. Методы классифи-
цируют в зависимости от природы реагента или образующихся ком-
плексов:  

1. Цианометрия – метод, основанный на использовании реакций 
образования растворимых, устойчивых, слабодиссоциирующих циа-
нидных комплексов металлов, содержащих  CN−-группы в качестве  
лигандов. 

2. Фторометрия – метод основан на реакциях образования фто-
ридных соединений металлов.  

3. Комплексонометрия, или комплексонометрическое титрование 
– метод, основанный на использовании реакций образования комплек-
сонатов – комплексных соединений катионов металлов с комплексо-
нами. Если при этом образуются внутрикомплексные соединения – 
хелаты, как например с комплексонами, то имеет место хелатометри-
ческое титрование. 

 
Сущность метода комплексонометрии 

 
Метод комплексонометрии основан на образовании внутриком-

плексных соединений. В качестве титрантов используют комплексоны, 
образующие с определяемыми металлоионами устойчивые комплексы 
с участием ионно-координационной связи. 

В качестве индикаторов используют органические соединения –
комплексообразователи (металлохромные индикаторы – эиохром чер-
ный Т, кислотный хром темно-синий, мурексид). Они образуют ком-
плексы с ионами металлов, причем окраска образующегося внутри-
комплексного соединения сильно отличается от окраски самого инди-
катора. Например, для индикатора эриохром черный Т: 

 
HJnd2–(синий) + Ме2+ = MeJnd–(малиново-фиолетовый) + H+. 

 
Принцип титрования соли металла комплексоном в присутствии 

металлоиндикатора заключается в следующем. До достижения точки 
эквивалентности комплексон расходуется на связывание свободных 
ионов металлов без изменения окраски. В точке эквивалентности про-
исходит разрушение окрашенного в малиновый  цвет комплекса с ин-
дикатором вследствие образования более устойчивого комплекса ка-
тионов металла с комплексоном и образование синей окраски за счет 
выделения свободного индикатора (его ионной формы) 
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МеJnd– + Na2H2Y + OH– = Na2MeY +  HJnd2– + H2O 
малиново-фиолетовый                                       бесцветный         синий 

 
Здесь Na2H2Y – комплексон III или динатриевая соль этилендиа-

минотетрауксусной кислоты. 
При титровании комплексоном III солей ионов металлов, напри-

мер, кальция, магния, цинка,  происходит выделение ионов водорода, 
поэтому для их связывания в титруемый раствор добавляют аммиачно-
хлоридный буферный раствор с рН не менее 10,0. Реакция титрования 
раствора хлорида кальция раствором ЭДТА (Na2H2Y) будет протекать 
по схеме 

 
Ca2+ + H2Y2–   ↔ CaY2– + 2H+ 

 
2H+   + 2ОH– ↔ H2О 

 
По мере титрования происходит уменьшение концентрации ионов 

кальция вследствие связывания их в бесцветный комплекс с титрантом 
Na2H2Y. В точке эквивалентности происходит резкое изменение кон-
центрации титруемых ионов,  которое можно заметить с помощью  
металлоиндикаторов. Индикатор образует с титруемыми ионами ме-
талла внутрикомплексное соединение вино-красного цвета, менее 
устойчивое, чем с комплексоном. При титровании в точке эквивалент-
ности окраска титруемого раствора приобретает цвет, характерный для 
свободного индикатора. 

Для комплексонометрического определения ионов кальция ис-
пользуют прямой метод титрования. В точке эквивалентности проис-
ходит переход окраски за счет выделения свободного индикатора, 
имеющего характерную окраску. Например, эриохром черный Т в точ-
ке эквивалентности дает чисто синий цвет титруемого раствора. 

Устойчивость образующегося внутрикомплексного соединения с 
титрантом зависит от рН раствора: при рН ниже 10,3 этот комплекс 
будет разрушаться или не образуется совсем. Поэтому для обеспече-
ния оптимального течения реакции образования внутрикомплексного 
соединения ионов кальция с комплексоном титрование нужно прово-
дить в сильнощелочной среде при рН = 12 . В этом случае происходит 
полная нейтрализация выделяющейся при образовании комплекса сво-
бодной кислоты и наблюдается максимальный скачок титрования на 
кривой. 

Химизм комплексонометрического определения ионов кальция и 
магния при определении общей жесткости воды сводится к следую-
щим уравнениям химических реакций: 
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                  OH          HO                                       O      Ca      O 

 
НО3S               N=N               +Ca2+→НО3S                N=N                +2H+; 
  

 
 

           NO2                                                      NO2 
                    синий                                                                    малиново-фиолетовый 
 

++ +=+ 424 2NHO2HOH2NH2H  
 

                   О      Са     О               HOOC–CH2                    CH2–COOH 
 

НО3S                 N=N                  +                N–CH2–CH2–N     →
−ОН                  

 
                                          NaOOC–CH2                      CH2–COONa 

 

               NO2 
 
       O = C – O – Ca – O – C = O OH          HO 
 
→ H2C–N–CH2–CH2–N–CH2     +  НО3S                     N=N                 .  
 
NaOOC–CH2                    CH2–COONa   

                                                                            NO2 
                       бесцветный                                                            синий 

 
 

Использование различных способов титрования 
в комплексонометрии 

 
1. Метод прямого титрования. Для анализа готовят в мерной 

колбе раствор, содержащий катионы определяемого металла и титру-
ют аликвотные части раствора до получения сходящихся результатов. 
Титрование выполняют стандартным раствором комплексона III в 
присутствии металлоиндикаторов – например, в щелочной среде с 
эриохром черным Т или в кислой среде с ксиленоловым оранжевым 
(выбирают подходящий для данного металлоиона индикатор). Перед 
началом титрования создают необходимую среду с помощью буфер-
ной смеси.  Наряду с буферным раствором, для титрования иногда до-
бавляют вспомогательные комплексообразующие агенты, например, 
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тартраты или цитраты,  для связывания некоторых катионов и преду-
преждения образования осадков гидроксидов в щелочной среде. 

Методом прямого комплексонометрического титрования опреде-
ляют ионы Cu2+, Cd2+,  Pb2+, Ni2+ , Co2+ , Fe3+ , Zn2+ , Al3+ , Ba2+ , Ca2+ , 
Mg2+. 

2. Метод обратного титрования. Если прямое титрование опре-
деляемого катиона невозможно, проводят обратное титрование, для 
чего к анализируемому раствору прибавляют точно измеренный объем 
стандартного раствора комплексона, нагревают до кипения для завер-
шения реакции комплексообразования и, после охлаждения, оттитро-
вывают избыток комплексона титрованным раствором сульфатов маг-
ния или цинка в присутствии металлоиндикатора. 

Метод обратного титрования используют в тех случаях, когда от-
сутствует подходящий индикатор на определяемые ионы металла, а 
также когда реакция комплексообразования протекает медленно или 
когда в буферном растворе определяемые катионы образуют осадок. 

Этот метод можно использовать также для определения содержа-
ния катионов в плохо растворимых в воде соединениях, например, Ca2+ 
в CaC2O4 , Mg2+  в MgNH4PO4, Pb2+ в PbSO4. 

3. Метод титрования заместителя (косвенное титрование). В 
некоторых случаях, например, при определении ионов тория, исполь-
зуют метод заместительного комплексонометрического титрования, 
основанный на образовании Mg2+-ионов с комплексоном менее устой-
чивого внутрикомплексного соединения, чем многие другие катионы. 
Поэтому, если смешать катионы определяемого металла с магниевым 
комплексом комплексона, то при этом произойдет реакция обмена. 
После этого выделившиеся в эквивалентном количестве ионы магния 
титруют раствором комплексона в присутствии эриохром черного Т. 

4. Метод кислотно-основного титрования. В процессе взаимо-
действия комплексона с определяемыми ионами металлов выделяется 
определенное количество моль эквивалентов водородных ионов, кото-
рые титруют обычным алкалиметрическим методом – раствором ще-
лочи в присутствии кислотно-основного индикатора, например, мети-
лового оранжевого. 

 
Установление точки эквивалентности в комплексометрии 
 
Точку эквивалентности в комплексометрии можно установитъ 

разными способами: 
1) алкалиметрическим методом с помощью кислотно-основных 

индикаторов; 
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2) физико-химическим методом, например, потенциометриче-
ским или кондуктометрическим методом; 

3) комплексонометрическим методом с помощью металлохром-
ных индикаторов (металлоиндикаторов). 

Чаще всего используют металлоиндикаторы – органические кра-
сители, образующие с катионами металлов окрашенные внутриком-
плексные соединения, которые отличаются меньшей прочностью по 
сравнению с комплексами тех же катионов с титрантом – комплексо-
ном III. Комплексон III образует со многими ионами металлов доста-
точно прочные и растворимые в воде внутрикомплексные соединения 
с участием ионно-координационной связи. Они получаются в резуль-
тате замещения атомов водорода карбоксильных групп органического 
соединения, а также с участием третичных аминогрупп, обладающих 
комплексообразующими свойствами. 

При титровании анализируемого раствора комплексоном ионы ме-
талла будут переходить от комплекса с индикатором к комплексону, 
образуя с последним прочный бесцветный комплекс. Одновременно 
происходит выделение свободной формы индикатора, которая сообща-
ет титруемому раствору в точке эквивалентности характерную окрас-
ку. 

Примером таких индикаторов являются эриохром черный Т, назы-
ваемый также хромоген черный специальный ЕТ-00, относящийся к 
азокрасителям нафталинового ряда с общей формулой С20Н13О7N3, и 
мурексид – аммонийная соль пурпуровой кислоты  с формулой 
С8Н6N6О6. С ионами кальция мурексид образует соединение красного 
цвета, а с двухвалентными ионами никеля, кобальта и меди – желтого. 

При комплексонометрическом определении с мурексидом титро-
вание проводят в аммиачной среде до перехода окраски из желтой в 
фиолетово-голубую. Для ускорения титрования рекомендуют титруе-
мый раствор подогреть примерно до 40оС. 

Эриохром черный Т образует с катионами двухвалентных метал-
лов – например, кальция и магния, – комплексы винно-красного цвета. 
При титровании комплексоном они разрушаются с переходом опреде-
ляемых металлоионов в более прочный бесцветный комплекс с ком-
плексоном-титрантом и выделением аниона металлоиндикатора, со-
общаемому титруемому раствору синюю окраску. Наиболее четко пе-
реход винно-красной окраски в чисто синюю происходит в щелочной 
среде с рН = 10 в присутствии аммиачно-хлоридного буфера, который 
готовят в мерной колбе следующим образом: на 500 мл берут 50 мл 
раствора хлорида аммония с массовой долей 20% и 50 мл раствора 
аммиака с массовой долей 20%. Вместо нестойкого спиртового рас-
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твора металлоиндикатора используют сухую мелко растертую смесь 
индикатора с хлоридом натрия в отношении 1:100, которую вносят на 
кончике шпателя перед титрованием. 

Природную воду обычно титруют раствором комплексона III с 
молярной концентрацией эквивалента 0,05н.  Для титрования отбира-
ют пипеткой аликвотную порцию анализируемой воды и прибавляют с 
помощью мерного цилиндра 100 мл дистиллированной воды и 5 мл 
аммиачно-хлоридной буферной смеси. Затем вносят в титруемую 
смесь на кончике шпателя сухой индикатор, чтобы винно-красная 
окраска была не очень темной, и титруют, прибавляя в конце титрова-
ния раствор комплексона по одной капле, пока не получится чисто 
синяя окраска. 

Титрование повторяют три раза до получения сходимых результа-
тов и по среднему объему вычисляют результат анализа. При нахож-
дении общей жесткости воды, определяемой суммарным содержанием 
миллимоль эквивалентов ионов кальция и магния в 1 л анализируемой 
воды, пользуются расчетной формулой: 

 

, 
 

где N – нормальная концентрация комплексона III (равна 0,1 моль-
экв/л); V – объем стандартного раствора комплексона III, затраченный 
на титрование, мл; К – поправочный коэффициент комплексона III; Vа 
– объем аликвотной порции воды, взятой для анализа, мл. 

 
Приготовление и стандартизация раствора комплексона III 
 
В комплексонометрическом титровании в качестве титрантов ис-

пользуют специальные органические реагенты группы аминополикар-
боновых кислот – комплексонов, среди которых наибольшее практиче-
ское значение имеет этилендиаминотетрауксусная кислота ‒ комплек-
сон II (ЭДТА), а также ее динатриевая соль ‒ комплексон III. ЭДТА 
плохо растворима в воде, в то время как дигидрат динатриевой соли 
ЭДТА относительно хорошо растворим и чаще всего используется в 
качестве титранта в комплексометрии. 

Для быстрого приготовления и стандартизации растворов в ком-
плексонометрическом титровании можно использовать фиксаналы 
Nа2С10Н14О8N2 ∙2Н2О, МgSО4∙7Н2О, CaC12, СаСО3. 

a
воды V

KVNЖ 1000⋅⋅⋅
=
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Раствор комплексона III готовят по точной навеске химически чи-
стого препарата общей формулы Nа2С10Н14О8N2∙2Н2О, для которого 
молярная масса эквивалента равна 1/2 его молярной массы 

 
Мf (Nа2С10Н14О8N2 ∙2Н2О) = 1/2M = 186,125 (г/моль экв). 

 
В обычных условиях препарат содержит около 0,3 % влаги, кото-

рую необходимо учитывать при расчете точной навески. 
Если динатриевую соль ЭДТА, содержащую кристаллизационную 

воду, высушить при 120-140оС, то получится безводная соль состава 
Nа2С10Н14О8N2. Обе соли могут служить исходными веществами для 
приготовления стандартного раствора комплексона III. 

Для приготовления 1л 0,1н раствора комплексона III необходимо 
взять следующие навески 

 

,
1000

O)2HNOНС(Na
O2HNOНСNa

22814102

22814102

⋅
⋅

⋅⋅
= fМVN

а  
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=
⋅⋅
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)NOНС(Na
NOНСNa

2814102

2814102
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а

⋅⋅
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Точную концентрацию комплексона III устанавливают по стан-

дартным растворам солей цинка или магния, ‒ например, по 0,05н рас-
твору сульфата магния МgSО4∙7Н2О, а также по хлориду кальция 
CaC12 или карбонату кальция СаСО3. В продаже имеются фиксаналы 
для приготовления 0,01 и 0,05н растворов этих установочных веществ. 

Титр раствора комплексона III можно установить также по раство-
ру соли цинка, полученному растворением точной навески металличе-
ского цинка в хлористоводородной кислоте. После полного растворе-
ния цинка избыток кислоты нейтрализуют аммиаком или щелочью и 
после разбавления аммиачным буферным раствором титруют полу-
ченную смесь стандартным раствором комплексона III в присутствии 
металлоиндикатора. В конце титрование проводят медленно, чтобы 
получить чисто синюю окраску от одной прибавленной капли ком-
плексона. Приготовленные растворы устойчивы при хранении. 
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Г л а в а IX. Основы гравиметрического анализа 
 

Гравиметрией называется метод количественного анализа, осно-
ванный на точном измерении массы определяемого вещества или его 
составных частей, выделенных в виде соединения точно известного 
постоянного состава.  

В ходе гравиметрического анализа определяемое вещество как со-
ставную часть соединения выделяют в свободном состоянии и взвеши-
вают (метод выделения), или отгоняется в виде какого-либо летучего 
соединения (метод отгонки), или осаждается из раствора в виде мало-
растворимого соединения (метод осаждения).  

Методом отгонки определяют, например, содержание кристалли-
зационной воды в кристаллогидратах, если вещество при нагревании 
не претерпевает других химических изменений, кроме выделения во-
ды. Для определения содержания SiO2 часто используют реакцию с 
фтороводородной (плавиковой) кислотой, в результате которой обра-
зуется летучий SiF4 

 
SiO2+4НF = SiF4↑+2H2O. 

 
Метод отгонки применяют также при анализе карбонатов, некото-

рых нитратов и других соединений, образующих летучие продукты 
реакции. Содержание анализируемого компонента определяют по из-
менению массы вещества в результате термической обработки (обыч-
но, уменьшению) или по увеличению массы поглотителя газообразных 
продуктов реакции. 

Методы осаждения применяются более широко и их практиче-
ское значение намного больше, чем методов отгонки. 

Соединение, в виде которого определяемый компонент осаждается 
из раствора, называется осаждаемой формой. 

Например, при осаждении сульфата формой осаждения является 
BaSO4, при осаждении железа (III) – соответствующий гидроксид 
Fe(OH)3. После фильтрования и промывания осадок высушивают или 
прокаливают до постоянной массы и взвешивают. 

Соединение, в виде которого производят взвешивание, называют 
гравиметрической (весовой) формой. 

При высушивании и прокаливании осадков могут происходить 
химические процессы, в результате которых гравиметрическая форма 
по составу может отличаться от формы осаждения, однако форма оса-
ждения и гравиметрическая форма часто совпадают (табл. 4.5)  

Пример:   
Al3+ + 3OH‒ →↓Al (OH)3  →Al2O3 
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Таблица 4.5  
 

Осаждаемая и гравиметрическая формы некоторых веществ 
 

Осаждаемая форма Гравиметрическая форма 

Al(OH)3 
H2SiO3 
BaSO4 
AgCl 

Al2O3 
SiO2 

BaSO4 
AgCl 

 
К форме осаждения предъявляются следующие основные требова-

ния:  
– осадок должен быть малорастворим, т.е. осаждение должно быть 

достаточно полным;  
– полученный осадок должен быть чистым и легко фильтрующим-

ся. 
Необходимо также, чтобы из формы осаждения легко получалась 

гравиметрическая форма. 
Решающее влияние на полноту осаждения и свойства осадков ока-

зывают следующие условия:  
– концентрация (количество) осадителя;  
– температура; 
– концентрация посторонних солей. 
На заключительной стадии анализа осадок (форму осаждения) по-

сле фильтрования и промывания высушивают или прокаливают и по-
лучают в результате такой термической обработки гравиметрическую 
форму – соединение, пригодное для взвешивания. Высушивание или 
прокаливание осадка продолжают до тех пор, пока его масса не станет 
постоянной, что обычно рассматривается как критерий достигнутой 
полноты превращения формы осаждения в гравиметрическую форму и 
указывает на полноту удаления летучих примесей – растворителя, ад-
сорбированных солей аммония и т.д. 

Главное требование к гравиметрической форме: необходимость 
точного соответствия ее состава определенной химической формуле, 
так как только тогда по массе осадка можно рассчитать содержание 
анализируемого компонента в пробе. Гравиметрическая форма должна 
обладать также определенной химической устойчивостью в некотором 
достаточно широком интервале температур, оставаться устойчивой на 
воздухе при обычной температуре, то есть не быть гигроскопичной и 
не реагировать с другими компонентами окружающей атмосферы. 
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Желательно, чтобы у гравиметрической формы была большая от-
носительная молекулярная масса, и содержание определяемого эле-
мента в ней было возможно меньшим. 

 
Основные операции гравиметрического анализа 

 
Основными операциями гравиметрического анализа являются:  
1.  Расчет и взятие навески. На точность анализа влияет величи-

на навески исследуемого вещества: чем больше величина навески, тем 
выше относительная точность результатов анализа. Допустимая ошиб-
ка при взвешивании в гравиметрии не должна превышать 0,1%. Для 
взятия навесок твердых веществ используют часовые стекла, специ-
альные пробирки или бюксы, а для жидких веществ – капельницы, 
маленькие колбы вместимостью 1-2 мл, подвешиваемые пипетки с 
пришлифованным краном; для легколетучих веществ – тонкостенные 
ампулы с удаленным воздухом. 

Расчет навески анализируемого вещества зависит от структуры 
образующихся осадков. На практике установлена удобная в работе 
норма для массы образующегося в анализе осадка: масса кристалличе-
ского осадка – около 0,5 г, масса аморфного осадка 0,1 г. 

2. Растворение навески. Вещества, нерастворимые в холодной 
воде, растворяют при слабом нагревании на водяной или воздушной 
бане в химических стаканах или колбах; иногда растворение ведут в 
фарфоровых чашках. Растворение в кислотах – как разбавленных, так 
и концентрированных, – выполняют в вытяжном шкафу. Для выбора 
подходящего растворителя делают пробы с отдельными порциями ве-
щества. В случае осаждения аморфных осадков навеску растворяют в 
минимальном количестве дистиллированной воды, чтобы получить 
концентрированный раствор. Для растворения веществ применяют 
обработку водой, кислотами (уксусной, хлористоводородной, серной, 
азотной), основаниями и другими растворителями и реактивами. Об-
разцы, нерастворимые ни в каких растворителях, переводят в раство-
римое состояние сплавлением с так называемыми плавнями, обычно 
представляющими собой соединения щелочных металлов. Сплавление 
проводят при высоких температурах (300-1000°C) в металлических 
(платиновых, серебряных, никелевых), кварцевых или фарфоровых 
тиглях, при этом происходит разложение исходных веществ. Количе-
ство плавня должно в 6-10 раз превышать массу пробы. Для разложе-
ния веществ кислотного характера (силикатов, кремнийсодержащих 
материалов) применяют щелочные плавни: карбонаты, гидроксиды, 
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пероксиды. Кислые плавни: пиросульфаты, оксид бора и др. применя-
ют для разложения веществ основного характера (оксидов). 

3. Осаждение анализируемого вещества (получение осаждае-
мой формы). Цель этой операции – максимально полно перевести 
определяемый компонент из раствора в осадок (форма осаждения). 

Форма осаждения должна быть чистой, примеси должны легко 
удаляться в процессе последующих операций (фильтрования, промы-
вания, высушивания, переведения в гравиметрическую форму). Усло-
вия осаждения должны способствовать выполнению этого основного 
требования; осаждение кристаллических и аморфных oсaдков прово-
дят при различных условиях, осадитель берут с избытком в 50-100%. 
Растворы осадателей готовят из навесок, взятых на технических весах, 
в химических стаканах. 

После добавления всего объема осадителя (по каплям в случае 
осаждения кристаллических осадков и порциями – в случае аморфных) 
осадку дают отстояться в условиях, предусмотренных методикой, по-
сле чего проверяют полноту осаждения. Для этого к раствору, находя-
щемуся над осадком, капельной пипеткой добавляют каплю осадителя. 
Если в месте добавления капли раствор мутнеет – осаждение неполное 
и необходимо добавить новую порцию осадителя. При отсутствии по-
мутнения полнота осаждения достигнута. Стакан с осадком накрывают 
часовым стеклом, не вынимая стеклянной палочки. Кристаллические 
осадки оставляют стоять для созревания при комнатной температуре в 
течение 6-24 ч. или нагревают на водяной бане в течение 2 ч., после 
чего фильтруют. Аморфные осадки фильтруют сразу после осаждения. 

Для осаждения как кристаллических, так и аморфных осадков сле-
дует брать количество раствора-осадителя, примерно в 1,5 раз превы-
шающее рассчитанное. Для осаждения кристаллических осадков поль-
зуются разбавленными растворами осадителя, а для аморфных осадков 
– концентрированными растворами; осаждение ведут при нагревании в 
той же колбе или стакане, где проводилось растворение пробы. При 
выборе осадителя исходят из меньшей величины ПР образующегося 
осадка (он должен иметь минимальную растворимость). При осажде-
нии гидроксидов предпочтение отдают раствору аммиака в качестве 
осадителя, так как его избыток удаляется в ходе анализа. 

При осаждении соблюдают правила в зависимости от структуры 
образующегося осадка. Кристаллические осадки осаждают из горячих 
разбавленных раствором медленным прибавлением разбавленного 
раствора реактива-осадителя при постоянном перемешивании. Полу-
ченную суспензию оставляют отстаиваться в течение нескольких часов 
на кипящей водяной бане для созревания осадка, а затем фильтруют. 
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Аморфные осадки осаждают из горячих концентрированных растворов 
быстрым прибавлением концентрированного раствора реактива-
осадителя при постоянном перемешивании. Полученную суспензию 
разбавляют горячей водой в количестве 100-150 мл и сразу же филь-
труют. 

4. Отделение формы осаждения. Фильтрование и промывание 
осадка. Основная цель этой операции – количественное отделение 
осадка от раствора и его очистка от адсорбированных загрязнений. 
Отделение осадка от раствора проводят путем фильтрования. Филь-
трование можно проводить с применением бумажных беззольных 
фильтров или фильтрующих тиглей. 

Масса золы беззольных фильтров менее 0,1 мг, т.е. при взвешива-
нии на обычных аналитических весах такая масса золы не скажется на 
результатах взвешивания. Беззольные фильтры выпускаются с различ-
ной величиной пор. Их маркируют цветной бумажной лентой, которой 
оклеивают упаковку фильтров: синяя лента – для мелкозернистых 
осадкой типа BaSO4; белая лента – для средне-зернистых типа CaC2O4; 
красная лента – для крупнозернистых и аморфных осадкой типа 
Fe(OH)3. Размер фильтра выбирается в зависимости от количества по-
лученного осадка: осадком должна быть заполнена одна треть филь-
тра. Размер воронки подбирают так, чтобы расстояние между краем 
фильтра и краем воронки было не меньше 7 мм и не более 15 мм. 
Фильтр складывают пополам, приглаживают и затем складывают еще 
раз примерно пополам. Затем разворачивают фильтр так, чтобы полу-
чился конус (отгибая одну створку образовавшегося уголка), и вкла-
дывают его в стеклянную воронку так, чтобы он соответствовал по 
форме конусу воронки. Смачивают фильтр водой из промывалки и 
расправляют его, чтобы он плотно прилегал к воронке, не имел скла-
док. Стеклянную палочку после каждого приливания жидкости опус-
кают обратно в стакан. После сливания большей части раствора осадок 
промывают, используя способ декантации. Для этого к осадку в ста-
кане приливают небольшими порциями промывную жидкость. Про-
мывную жидкость перемешивают с осадком в стакане, давая каждый 
раз отстояться осадку, и сливают жидкость с осадка на фильтр, как 
указано выше (см. рис. 4.5). Эту операцию повторяют 2-3 раза. Про-
мывание осадка на фильтре проводят небольшими порциями промыв-
ной жидкости из промывалки, смывая струей жидкости осадок со сте-
нок фильтра в его нижнюю часть. Промывание нужно стремиться про-
вести возможно малым количеством жидкости. Это необходимо пото-
му, что абсолютно нерастворимых веществ нет и каждый раз при про-
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Рис. 4.5. Фильтрование 
осадков способом 

 декантации 

 

 

мывании свежей порцией жидкости 
часть осадка (очень незначительная) 
переходит в раствор. 

Промывание кристаллических осад-
ков проводят холодной дистиллирован-
ной водой, в которую можно добавить 
для уменьшения растворимости одно-
именные с осадком ионы. При промыва-
нии аморфных осадков в состав про-
мывных жидкостей входят электролиты 
– коагулянты, предотвращающие пепти-
зацию осадка. Аморфные осадки нельзя 
промывать дистиллированной водой из-
за возможности их пептизации – пере-
хода осадка в коллоидный раствор, 
частицы которого проходят через поры 
фильтра. Их промывают раствором 
солей аммония с массовой долей 0,01 - 
нитрата или хлорида аммония, кото-
рые нужно предварительно нейтрализовать аммиаком по метиловому 
оранжевому. Это препятствует коллоидообразованию, способствуя 
процессу слипания частичек осадка в более крупные – коагуляции. За-
тем осадок количественно переносят на фильтр, для чего к нему при-
ливают небольшими порциями промывную жидкость, взмучивают 
осадок стеклянной палочкой и сливают суспензию на фильтр. Остав-
шийся на стакане осадок смывают из промывалки струей промывной 
жидкости на фильтр, после чего тщательно удаляют частицы осадка со 
дна и стенок стакана. Стакан и палочку ополаскивают промывной 
жидкостью, сливая ее на фильтр.  

Для получения более чистых осадков проводят переосаждение. 
Для этого осадок растворяют в небольшом объеме дистиллированной 
воды или другого подходящего растворителя, разбавляют водой и 
вновь осаждают тем же самым реактивом-осадителем. При растворе-
нии осадка раствор будет содержать только примеси, соосадившиеся 
вместе с осадком в результате адсорбции, окклюзии или образования 
химических соединений и смешанных кристаллов.  После повторного 
осаждения получаются более чистые осадки. 

Причины загрязнения осадков. Соосаждение и переосаждение. 
Основная причина загрязнения осадков – сопряженное осаждение 

или соосаждение – загрязнение осадка посторонними веществами, ко-
торые в данных условиях не осаждаются осадителем. 
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Причины соосаждения: 
1) образование химических соединений между осаждающим веще-

ством и примесями, которые присутствуют в растворе; 
2) окклюзия – захват примесей образующимся осадком с его за-

грязнением не только на поверхности осадка, но и внутри его кристал-
лов; 

3) адсорбция – переход примесей в осадок при стоянии. 
Чем больше поверхность, тем сильнее адсорбция примесей и за-

грязнение осадка. Поэтому для уменьшения загрязнения осадка жела-
тельно получать кристаллические, а не аморфные осадки с сильно раз-
витой поверхностью; при осаждении нужно соблюдать условия оса-
ждения в зависимости от структуры получаемых осадков. Снизить 
загрязнение осадков можно повышением температуры и промыванием. 
Наиболее надежный способ получения более чистых осадков – перео-
саждение или повторное осаждение: осадок фильтруют, промывают на 
фильтре, а затем растворяют в кислоте и снова осаждают. При этом 
содержание примесей во вновь полученном осадке значительно 
уменьшается. 

5. Получение гравиметрической (весовой) формы. Прокали-
вание осадка.  Влажный фильтр с осадком подсушивают перед поме-
щением в тигель. Подсушенный фильтр с осадком осторожно выни-
мают из воронки, складывают и помещают в тигель, масса которого 
доведена до постоянной. Для этого тигель в течение 15-30 мин прока-
ливают в муфельной печи в тех же условия, в которых будут прокали-
вать осадок, затем при помощи тигельных щипцов переносят его в эк-
сикатор, оставляют стоять в весовой комнате для охлаждения до ком-
натной температуры, после чего взвешивают на аналитических весах. 
Повторяют прокаливание тигля в тех же условиях в течение 5 мин, 
охлаждают при стоянии в эксикаторе и снова взвешивают на тех же 
аналитических весах и т.д. Массу тигля считают доведенной до посто-
янной лишь в том случае, если изменение массы после двух последних 
прокаливаний будет не больше 0,0002 г. В лабораторном журнале де-
лают запись по следующей форме: 

 
После первого прокаливания 
20,1286 
После второго прокаливания 
20,1280 
После третьего прокаливания 
20,1278 
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Озоление фильтра. Тигель, доведенный до постоянной массы, ста-
вят на электроплитку с сеткой, и озоляют фильтр так, чтобы он не за-
горелся. По окончании озоления осадок в тигле прокаливают в му-
фельной печи при указанной в методике анализа температуре до полу-
чения постоянной массы тигля с гравиметрической формой. 

Результаты взвешивания тигля с прокаленным осадком оформля-
ют, как указано выше для пустого тигля. 

Осадки прокаливают для получения весовой формы в фарфоро-
вых, кварцевых и платиновых тиглях. Размер тигля подбирают в зави-
симости от объема осадка. Тигель прокаливают в тех же условиях, в 
которых будут прокаливать осадок, прокаливание повторяют до полу-
чения постоянной массы. Прокаливание осадков ведут в муфельной 
печи, снабженной терморегулятором и термопарой, соединенной с 
пирометрическим милливольтметром. 

 
Расчеты в гравиметрическом анализе 

 
При расчетах в гравиметрическом анализе используют величину 

гравиметрического фактора или фактора пересчета, аналитического 
множителя (F), представляющего собой отношение молярной массы 
определяемого вещества (МА) к молярной массе гравиметрической 
формы (МГ) этого вещества с учетом стехиометрических коэффициен-
тов для определяемого вещества (a) и гравиметрической формы (b) 

 

Г

A

Mb
МaF
⋅
⋅

= . 

 
Например, если т – масса гравиметрической формы BaSO4, а в ре-

зультате анализа требуется определить массу серы S, то результат 
можно рассчитать по простой пропорции. Обозначим молярную массу 
BaSO4, как М(BaSO4), молярную массу S как М(S). Составим пропор-
цию: 

из М(BaSO4) г BaSO4 получается М(S) г S 
 

из m(BaSO4) г ‒             х   г   S. 
 
Решая эту пропорцию, получаем: 
 

)BaSO(
)S()ВаSO(

4
4 M

Мmх ⋅= . 
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Отношение молярной массы определяемого компонента к моляр-
ной массе гравиметрической формы и есть фактор пересчета, или гра-
виметрический фактор (множитель). Следовательно,  

 
х = m · F. 

 
Гравиметрический фактор показывает массу определяемого веще-

ства, которое соответствует одному грамму весовой (гравиметриче-
ской) формы. 

Расчет навески анализируемого вещества. Расчет проводят с 
учетом структуры образующегося осадка: для кристаллических осад-
ков используют рекомендуемую массу гравиметрической (весовой) 
формы определяемого вещества, равную 0,5 г, а для объемистых 
аморфных осадков – 0,1 г. 

Формулы для расчета навески определяемого вещества (g, г): 
а) для кристаллических осадков 
 

Г

A 5,0
Mb

Мag
⋅

⋅⋅
= ; 

 

б) для аморфных осадков 

Г

A 1,0
Mb

Мag
⋅

⋅⋅
= , 

 
где MA – молярная масса определяемого вещества, г/моль; MГ- моляр-
ная масса весовой формы, г/моль; a, b – коэффициенты. 

Значения 0,5 и 0,1 соответствуют практически удобной массе ве-
совой формы определяемого вещества в граммах для кристаллических 
и аморфных осадков. 

Расчет объема раствора реактива-осадителя. Для осаждения 
кристаллических и аморфных осадков необходимо брать количество 
реактива-осадителя, превышающее рассчитанное, в полтора раза. Для 
осаждения кристаллических осадков отмеренный объем раствора оса-
дителя разбавляют водой примерно до 50 мл, так как пользуются раз-
бавленными растворами. Для осаждения аморфных осадков пользуют-
ся концентрированными растворами осадителя – отмеренный объем 
раствора осадителя разбавляют водой только до 5 мл. 

Для расчета объема раствора осадителя (VB, мл) пользуются фор-
мулой 

ρ
5,1

A

B

⋅⋅
⋅⋅

=
CaM

gbМVB  
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где g  – навеска определяемого вещества, г; MA – молярная масса опре-
деляемого вещества, г/моль; MB – молярная масса реактива-осадителя, 
г/моль; С – концентрация раствора осадиделя в массовых долях; ρ – 
плотность раствора осадителя, г/см3; a, b – коэффициенты, определяе-
мые из уравнений реакций. 

Расчет результатов гравиметрического анализа: 
а) расчет массы определяемого вещества (gА, г): 
 

,Fmg ГA ⋅=  
 

где  m Г – масса весовой формы определяемого вещества, г; F –  грави-
метрический фактор определяемого вещества. 
б) расчет массовой доли определяемого вещества (ωА, %): 
 

,100ω ⋅
⋅

=
g

FmГ
A  

 
где m Г – масса весовой формы, г; F – гравиметрический фактор; g – 
масса навески определяемого вещества, г. 

Гравиметрический метод считают самым надежным и используют 
для оценки надежности других методов.  
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ЗАКЛЮЧЕНИЕ 
 

Количественный химический анализ является одним из основных 
разделов аналитической химии. Несмотря на то, что в настоящее время 
все более широкое применение получают физико-химические и физи-
ческие (инструментальные) методы анализа, значение химических ме-
тодов количественного анализа остается прежним. Это связано, преж-
де всего, с тем, что химические методы анализа просты в эксперимен-
тальном выполнении и обладают высокой точностью. 

Любой производственный процесс на современном производстве 
начинается с анализа исходных материалов и заканчивается анализом 
готовой продукции, а контроль оптимального хода самого производ-
ственного процесса непосредственно осуществляется с помощью ана-
лиза. Поэтому будущим инженерам-технологам необходимо знание 
основ химических методов количественного анализа.  

Настоящее пособие поможет студентам глубже познакомиться с 
теоретическими основами химического количественного анализа и 
применить полученные знания не только в лабораторном практикуме в 
анализе строительных материалов, но и в дальнейшей производствен-
ной и научной деятельности. Оно может быть полезно всем студентам, 
начинающим изучение аналитической химии, студентам-дипломникам  
и аспирантам, использующим в анализе гравиметрический и титри-
метрические методы количественного анализа. 
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