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ПОТЕНЦИОМЕТРИЧЕСКИЙ МЕТОД АНАЛИЗА
Потенциометрия — метод определения концентраций веществ, основанный на измерении ЭДС обратимых гальванических элементов.
В схему потенциометрических измерений входят:

1. потенциализмеряющий прибор

2. индикаторный электрод, потенциал которого в электрохимической ячейке зависит от активности (концентрации) определяемого иона 

3. электрод сравнения, обладающий устойчивым постоянным потенциалом
Классификация методов потенциометрического анализа

На практике используют два аналитических метода: 
1. Прямая потенциометрия (непосредственное измерение равновесного потенциала и нахождение активности ионов в растворе).

2. Косвенная потенциометрия (регистрация изменения потенциала в процессе химической реакции между определяемым веществом и титрантом). 

В первом варианте (прямая потенциометрия) измеряют равновесный потенциал индикаторного электрода в анализируемом растворе, а затем используют полученное значение потенциала индикаторного электрода для вычисления концентрации анализируемого иона в растворе. При потенциометрическом титровании происходит изменение активности химических веществ (в том числе и анализируемого иона), что приводит к изменению потенциала  индикаторного электрода. Вблизи точки эквивалентности происходит резкое изменение (скачок) потенциала индикаторного электрода. Это наблюдается, конечно, лишь тогда, когда хотя бы один из компонентов  реакции титрования является участником электродной реакции.
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Прямая потенциометрия
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рН-метрия
В настоящее время рН считается характеристикой активности ионов водорода [image: image4.png]Qg+
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Для определения рН потенциометрическим методом составляют ячейку из стеклянного индикаторного электрода и хлоридсеребряного электрода сравнения, которые погружают в один и тот же испытуемый раствор.

При работе со стеклянным электродом используют метод градуировки электрода.

Примечание. Первичным электродом для измерения рН является водородный электрод (используется в специализированных лабораториях). Иногда для измерения рН растворов используют сурьмяный электрод или хингидронный электрод.

Ионометрия

В методе ионометрии в качестве индикаторного используют ионоселективные электроды с подходящей электродной функцией, в качестве электрода сравнения – хлоридсеребряный электрод (значительно реже – каломельный электрод). 

Широкое применение получили ионоселективные электроды: фторид-селективный (F- - селективный), нитрат-селективный (NO3- - селективный), калий-селективный (К+ - селективный), газочувствительные электроды (определение аммиака NH3, сероводорода H2S …), ферментные электроды (определение мочевины, глюкозы …).
Основными характеристиками  ионоселективных электродов являются 

1. Электродная функция. 

Электрод имеет нернстовскую электродную функцию в интервале активности (концентрации), где зависимость потенциала рА (-lgaA) линейна и имеет угловой коэффициент (крутизна) s = 0.059/zA мВ/рА (250С). Протяженность этого интервала зависит от природы мембраны.
2. Селективность. 

Селективность электрода определяется коэффициентом селективности. Коэффициент селективности (ki) характеризует способность ионоселективного электрода отличать определяемый ион (А) от посторонних ионов (i).

3. Время отклика.

Время отклика – время установления стационарного потенциала.
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Если ионоселективный электрод в паре с соответствующим электродом сравнения помещен в раствор, содержащий анализируемый ион, то потенциал индикаторного электрода можно описать:

s – угловой коэффициент (крутизна) электродной функции, [image: image7.png]0.059
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aA – активная концентрация иона А.

Е – ЭДС гальванической цепи (измеряют при помощи специального прибора – иономера)
Еинд – потенциал индикаторного электрода

Еср – потенциал электрода сравнения (потенциал электрода сравнения должен быть известен, у насыщенного хлоридсеребряного электрода потенциал Еинд =  +0,201 В)

Ед – диффузионный потенциал

На практике для установления связи между потенциалом индикаторного электрода  (ЭДС гальванической цепи) и концентрацией (активностью) ионов  в растворе используют  два приема:

1. Метод градуировочного графика

2. Метод добавок

Метод градуировочного графика. При расчетах Еинд используется активность ионов, но в результатах анализа необходимо указывать концентрацию вещества, поэтому в анализируемый раствор обычно вводят избыток индифферентного электролита (метод постоянной ионной силы). Использование индифферентного (фонового) электролита обеспечивает постоянство ионной силы, как в стандартных, так и в исследуемых растворах. В этих условиях можно использовать графическую зависимость Е -  lgcм (или E – pc, где рс = -lgcм)
 (t0 = 250C)

или
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Еинд – потенциал индикатоного электрода, В (или мВ)

Е – ЭДС гальванической цепи, В (или мВ)
cM –  концентрация анализирумого иона А, моль/л

s – угловой коэффициент (крутизна) электродной  функции, [image: image11.png]


 
a – константа
zA – заряд анализируемого иона

В методе градуировочного графика строят прямую в координатах Е – lgсМ. 
Для построения градуировочного графика измеряют ЭДС гальванической цепи в стандартных растворах с постоянной ионной силой и с известной концентрацией анализируемого иона. Концентрации стандартных растворов подбирают таким образом, чтобы график  имел линейную зависимость. Затем определяют ЭДС цепи в анализируемом растворе.
Метод добавок. Оптимальным в случае анализа растворов сложного состава является метод добавок, основанный на измерении потенциала электрода в анализируемом растворе (Е1) и после введения стандартного раствора (Е2).
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Метод добавок автоматически учитывает влияние третьих компонентов и позволяет находить концентрацию очень разбавленных растворов.

Косвенная потенциометрия (потенциометрическое титрование)

Потенциометрическое титрование

Потенциометрическое титрование основано на регистрации изменения потенциала индикаторного электрода в процессе химической реакции между определяемым компонентом и титрантом. Вблизи точки эквивалентности происходит резкое изменение (скачок) потенциала.  Это наблюдается, конечно, лишь тогда, когда хотя бы один из реагентов (или один из продуктов реакции)  является участником электродного процесса. Конечную точку титрования находят по скачку потенциала, отвечающему моменту завершения реакции.

Для потенциометрического титрования собирают цепь из индикаторного электрода в анализируемом растворе и электрода сравнения.

По результатам титрования обычно строят кривые титрования, с помощью  которых определяют точку эквивалентности.

Определение точки эквивалентности:

1. Построение  кривой титрования в координатах Е – V (интегральная кривая). Точка перегиба кривой титрования соответствует точке эквивалентности.

2. Построение кривой титрования в координатах  ∆Е/∆V - V. Точка максимума кривой соответствует точке эквивалентности.

3. Метод Грана, строят кривую в координатах  ∆V/∆Е – V. Точка минимума соответствует точке эквивалентности.
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Используются четыре типа химических реакций (четыре метода титрования)

1. Кислотно-основное титрование (индикаторный электрод – стеклянный электрод)

2. Окислительно-восстановительное титрование (индикаторный электрод – платиновый электрод)

3. Комплексонометрическое титрование (подбирают индикаторный электрод с подходящей электродной функцией)

4. Титрование с использованием реакций осаждения  (подбирают индикаторный электрод с подходящей электродной функцией)

Кислотно-основное титрование.

Индикаторный электрод – стеклянный электрод (иногда сурьмяный, хингидронный, водородный).

Электрод сравнения – хлоридсеребряный (иногда – каломельный).

Потенциометрическая индикация конечной точки титрования позволяет дифференцированно титровать смеси кислот и оснований, либо многоосновных кислот (оснований) с погрешностью до 0.1%, если К1:К2 ≥ 104, при этом константа диссоциации слабой кислоты (основания) не должна быть меньше n∙10-8.

Окислительно-восстановительное титрование.

В окислительно-восстановительном титровании в качестве индикаторного электрода используют электрод из инертного металла (платина, золото). Для получения отчетливого скачка на кривой титрования необходимо, чтобы разность стандартных (реальных) потенциалов окислительно-восстановительных пар титруемого компонента и титранта была достаточно велика: ∆Е > 0.36 В при титровании с погрешностью 0.1%, если n1=n2=1.
 Желательно, чтобы хотя бы одна из полуреакций была обратимой. 

При титровании не рекомендуется измерять потенциал до прибавления титранта и вблизи точки эквивалентности, так как в этот момент из-за отсутствия одной из форм (окисленной или восстановленной) полуреакции образуется смешанная окислительно-восстановительная пара, где роль отсутствующей окисленной формы выполняет растворенный кислород, а роль отсутствующей восстановленной формы – вода. Приобретаемый смешанный потенциал неустойчив, поэтому его трудно измерить.

Для осуществления дифференцированного определения компонентов смеси необходимо соблюдение двух условий.

1. Титруемые компоненты должны принадлежать к обратимым окислительно-восстановительным системам.

2. Стандартные (реальные) потенциалы окислительно-восстановительных пар, соответствующих последовательно титруемым компонентам, должны в значительной степени различаться как между собой, так и от Е0 титранта (Е0т)
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Титрование по методу осаждения.

Для проведения титрования по методу осаждения используют электроды I-го,  II-го рода, либо ионоселективные электроды, обратимые к определяемому иону или титранту. Дифференцированное определение смеси нескольких ионов возможно, если значения произведений растворимости (Кs) различаются последовательно образующихся при титровании осадков отличаются не менее чем в 1000 раз (погрешность титрования 0.1%) при равенстве начальных концентраций титруемых компонентов.

Преимущества метода потенциометрического титрования.

1. Нет искажений за счет диффузионного потенциала (в отличие от прямой потенциометрии).

2. Нет необходимости знать коэффициент активности (в отличие от прямой потенциометрии).

3. Исключение субъективных ошибок (в отличие от визуального титрования)

4. Возможность титрования окрашенных и мутных сред

5. Селективность, возможность дифференцированного титрования компонентов смеси.

6. Возможность автоматизации процесса, документальность.

Недостатки потенциометрического титрования:
1. Медленное установление потенциала после добавления реагента (иногда)

2. Необходимость во многих случаях делать большое число отсчетов при титровании.

рН-метрия

Лабораторная работа №1

Определение рН растворов с помощью стеклянного электрода

Литература:
1. ИСО 10525

2. Основы аналитической химии. Практическое руководство: Учеб.пособие для вузов/ Под ред. Ю.А.Золотова. – М.: Высш. шк., 2001. – с.297. 

Цель работы: определение рН раствора потенциометрическим методом с использованием стеклянного электрода. Освоение приемов работы на рН-метре.

Реактивы и оборудование

· Потенциометрическая установка

· Индикаторный электрод – стеклянный электрод

· Электрод сравнения – хлоридсеребряный электрод

· Стандартные буферные растворы: рН 3.56 (насыщенный раствор гидротартрата калия КС4Н5О6) (или  рН 4.01, 0.05 М раствор гидрофталата калия),  рН 9.18 (0.01 M раствор Na2B4O7∙H2O) 

· Образцы растворов  для определения рН: вода пресная, водный раствор HCl (≈0.01 моль/л)
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Сущность работы

Для потенциометрического определение рН возможно использование водородного, стеклянного и хингидронного электрода.  

Эксплуатация стеклянного электрода имеет ряд особенностей:

1. Мембрана стеклянного электрода чувствительна к ионам водорода только в хорошо увлажненном  состоянии, поэтому пере началом работы электрод выдерживают в дистиллированной воде не менее трех часов.

2. Для стеклянного электрода характерно наличие потенциала асимметрии. Наличие потенциала асимметрии  – важнейшая  погрешность в работе стеклянного электрода.    Причины появления потенциала асимметрии заключаются в различии структуры и состава внешней и внутренней поверхности мембраны. Правильные результаты при измерении рН можно получить только при регулярной градуировке электрода по стандартным буферным растворам.

Выполнение работы

1. Подключают прибор к сети и дают прогреться (время прогрева определяют по паспорту)

2. Составляют ячейку из стеклянного индикаторного электрода и хлоридсеребряного электрода сравнения, которые погружают в дистиллированную воду. 

3. Настраивают прибор по двум буферным растворам – в кислой и щелочной среде.
Ионометрия

Лабораторная работа №2

Потенциометрическое определение содержания нитратов в овощных культурах 

(метод градуировочного графика)
Литература:

1. Васильев В.П. Аналитическая химия. Лабораторный практикум: учебное пособие для вузов. – М.: Дрофа, 2006. – с. 293-295.

2. ГОСТ 29270-95

Цель работы. Определить содержание нитратов в овощных культурах. Получить навыки работы с ионоселективными электродами, ознакомиться с методом градуировочного графика.

Реактивы и оборудование

· Потенциометрическая установка

· Индикаторный электрод – [image: image15.png]NO;



 -селективный электрод
· Электрод сравнения – хлоридсеребряный электрод

· Раствор алюмокалиевых квасцов  (ώ = 1%)

· Стандартный раствор нитрата калия, см = 0.1 моль/л (или см = 0.05 моль/л)

· Гомогенизатор (или терка)
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· Центрифуга (возможно простое фильтрование)

· Фильтровальная бумага, фильтры

· Конические воронки (d ~ 5 см)

· Конические колбы емкостью 100 мл

· Мерные колбы вместимостью 25 мл и 100 мл

· Стеклянный стакан вместимостью 25 (или 50) мл 

· Пипетки вместимостью 5 мл

· Весы технические, точность измерения [image: image17.png]+0.01



 г.

· Шпатель

· Скальпель (или нож)

Сущность работы заключается в извлечении [image: image19.png]NO;



 из анализируемого материала 1% раствором алюмокалиевых квасцов, измерении окислительно-восстановительного потенциала анализируемого раствора  нитрат-селективным электродом, с последующим   определением концентрации [image: image21.png]NO;



 по градуировочному графику. 

Выполнение работы

Включают прибор сеть и прогревают в течение 15-20 минут. Нитрат-селективный электрод в перерывах между измерениями хранят в растворе нитрата калия (см= 10-4моль/л).
Приготовление стандартных растворов

1. В мерные колбы вместимостью  25.0 мл помещают указанный в таблице объём раствора нитрата калия.

2. Общий объём смеси доводят до 25.0 мл, заполняя мерную колбу 1% раствором алюмокалиевых квасцов до метки. Раствор тщательно перемешивают. 
	Номер раствора

	1
	2
	3
	4



	см([image: image23.png]


),моль/л

	1.0∙10‾1
	1.0∙10‾2
	1.0∙10‾3
	1.0∙10‾4

	V([image: image25.png]


), мл

	5.0

Станд.р-р (см=0.05 моль/л)
	5.0

Р-р № 1
	5.0

Р-р № 2
	5.0

Р-р № 3


Построение градуировочного графика

1. В четыре стаканчика вместимостью 50 мл помещают  15 – 20 мл приготовленных растворов.

2. В стаканчик с самой низкой концентрацией исследуемого вещества помещают индикаторный и стандартный электроды, и измеряют потенциал системы Е, В  (или в форме [image: image27.png]pNO;



экс). Величину потенциала Е (или [image: image29.png]pNO;



экс) фиксируют после установления равновесного потенциала. В разбавленных растворах время отклика нитрат-селективного электрода возрастает и для концентрации 1∙10-4 моль/л может составлять 2 – 3 минуты.
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3. Последовательно переходя от меньших концентраций к большим концентрациям, измеряют потенциал  каждой системы. При смене раствора поднимают держатель с электродами, подсушивают торец электрода фильтровальной бумагой,  и погружают электроды в стакан с новым раствором.

4. Результаты измерений записывают в таблицу.

	№ раствора
	Концентрация ионов, моль/л
	[image: image31.png]pNOZ



теор

([image: image33.png]pNO;



теор = -lg[[image: image35.png]NO;



])
	Потенциал электрода Е, мВ
(или в форме  [image: image37.png]pNO;



экс)


	1.

2.

3.

4.

	
	
	


5. Строят градуировочный график в координатах Е (или [image: image39.png]pNO;



экс) – [image: image41.png]pNO;



теор.

Подготовка пробы к анализу

1. Овощи, предназначенные для анализа, моют и измельчают гомогенизатором (или на терке).

2. Отбирают 10.0 г испытуемого материала в коническую колбу емкостью 100 мл и добавляют 50 мл 1% раствора алюмокалиевых квасцов.

3. Смесь тщательно перемешивают в течение 5 минут, а затем центрифугируют (или фильтруют через бумажный фильтр в коническую колбу вместимостью 100 мл, отбрасывая первые 2 – 3 мл фильтрата).

4. Полученный раствор сока моркови, картофеля, яблок полностью готов для анализа.

5. Раствор сока свеклы,  капусты, огурцов (из защищенного грунта), лука, петрушки и укропа (защищенный грунт) необходимо разбавить в 5 раз (5 мл сока указанных овощей помещают в мерную колбу вместимостью 25 мл, разбавляют 1% раствором алюмокалиевых квасцов и перемешивают).

Выполнение анализа

1. В стеклянный стаканчик помещают 15-20 мл подготовленного к анализу раствора сока овощей.

2. В стаканчик с раствором опускают электроды (хлоридсеребряный и нитрат-селективный), через 1-2 минуты снимают показания прибора.

3. Извлекают электроды из анализируемого раствора, ополаскивают дистиллированной водой, подсушивают торец электродов фильтровальной бумагой  и помещают в раствор для хранения электродов (раствор нитрата калия, см=10-4 моль/л).

4. По градуировочному графику находят значение [image: image43.png]


, соответствующее измеренному значению ЭДС.
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5. Подсчитывают содержание [image: image45.png]NO;



 в пробе по формуле:

[image: image46.png]0- 107 - 6200





или

[image: image47.png]0-107% -6200-5





(с учетом разбавления раствора сока в 5 раз)

[image: image49.png]


 - содержание нитрат-иона в образце, мг/кг

50 – объём раствора алюмокалиевых квасцов, мл

5 – коэффициент пересчета

Х – значение, найденное по градуировочному графику
Лабораторная работа №3

Определение массовой концентрации фторид-ионов в водном растворе с использованием фторид-селективного электрода
(метод добавок)

Литература:

1. Васильев В.П. Аналитическая химия. Лабораторный практикум: учебное пособие для вузов. – М.: Дрофа, 2006. – с. 290-291.

2. ИСО 10359-1

Цель работы. Определить массовую концентрацию фторид-ионов в водном растворе, а также основные характеристики фторид-селективного электрода

Сущность работы. Для определения ионов в растворе с помощью ионоселективных электродов существует несколько приёмов. Самый простой из них – построение градуировочного графика в координатах Е – рА (рА = - lgа). 

Оптимальным, особенно в случае объектов сложного состава, является метод добавок, который основан на измерении потенциала системы в анализируемом растворе до (Е1) и после введения известного объёма стандартного раствора (Е2). 
Концентрацию вещества в растворе по методу добавок можно рассчитать, используя уравнение Нернста:

[image: image50.png]



[image: image51.png]lgleaVer + Ve
V. + V.





Рассчитываем ∆E = E2 – E1, оттуда находим cx без учета разбавления
(без учета разбавления)

или
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[image: image52.png]



(с учетом разбавления)
S – крутизна электродной функции (угловой коэффициент градуировочной кривой), мВ

Крутизну электродной функции можно определить: 

1. Графически как угол наклона грудуировочной кривой  (S = tgβ), строя зависимость 
E  от  -lgc
2. Расчетным способом, используя метод наименьших квадратов. Для прямой y = a + bx параметры a и b можно вычислить по формулам:

[image: image53.png]PO XN MR D
a= B Jmsmat) - (smx ]




[image: image54.png](MEZ, ey - T, 0 B )
p = (MEZLxy ¥ /[m):





Для градуировочной прямой y = b’x, проходящей через начало координат используется формула:

[image: image55.png]



В рассматриваемом случае:
1. [image: image57.png]



2. [image: image59.png]



3. [image: image61.png]



4. [image: image63.png]


 - номер раствора
Реагенты и аппаратура:
· фторид натрия, стандартный раствор см(NaF) = 0.500 моль/л;

· нитрат калия, см(KNO3) = 1.0 моль/л;

· рН-метр или иономер;

· индикаторный электрод – фторид-селективный электрод;

· электрод сравнения – хлоридсеребряный электрод.

Выполнение работы

Включают прибор сеть и прогревают в течение 15-20 минут.

Определение крутизны электродной функции S
Приготовление стандартных растворов

1. В мерные колбы вместимостью  25.0 мл помещают указанный в таблице объём раствора фторида натрия.
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2. Вводят 2.25 мл раствора нитрата калия для выравнивания ионной силы раствора.

3. Общий объём смеси доводят до 25.0 мл, заполняя мерную колбу дистиллированной водой до метки. Раствор тщательно перемешивают. 

	Номер раствора


	1
	2
	3
	4
	5

	См(NaF), моль/л
	1.0∙10‾1


	1.0∙10‾2
	1.0∙10‾3
	1.0∙10‾4
	1.0∙10‾5

	V(NaF), мл


	5.0

Станд.р-р


	2.5

Р-р № 1
	2.5

Р-р № 2
	2.5

Р-р № 3
	2.5

Р-р № 4

	V(KNO3), мл


	2.25
	2.25
	2.25
	2.25
	2.25


Выполнение измерений для определения S
1. В пять стаканчиков вместимостью 50 мл помещают  15 – 20 мл приготовленных растворов.

2. В стаканчик с самой низкой концентрацией исследуемого вещества помещают индикаторный и стандартный электроды, и измеряют потенциал системы Е, В  (или в форме рFэкс). Величину потенциала Е (илиpFэкс) фиксируют после установления равновесного потенциала. В разбавленных растворах время отклика фторид-селективного электрода возрастает и может составлять 2 – 3 минуты.

3. Последовательно переходя от меньших концентраций к большим концентрациям, измеряют потенциал  каждой системы. При смене раствора поднимают держатель с электродами, подсушивают торец электрода фильтровальной бумагой,  и погружают электроды в стакан с новым раствором.

4. Результаты измерений записывают в таблицу.

	№ раствора
	Концентрация ионов, 

моль/л


	рFтеор 

( рFтеор = -lg[F-] )
	Потенциал электрода  Е, мВ 

(или рFэкс)



	1.

2.

3.

4.

5.


	
	
	


5. Строят градуировочный график в координатах Е (или pFэкс) – рFтеор и определяют крутизну электродной функции S как угловой коэффициент градуировочной прямой 
S = tgβ или вычисляют значение S по методу наименьших квадратов.
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Определение массовой концентрации фторид-иона 
1. Отбирают 5 мл исследуемого раствора в мерную колбу вместимостью 50 мл.

2. Вводят 4.5 мл раствора нитрата калия.

3. Общий объём раствора доводят до 50 мл, разбавляя смесь дистиллированной водой до метки. Раствор тщательно перемешивают.

4. Полученный раствор переносят в стаканчик для потенциометрических измерений.

5. Опускают в стаканчик электроды, включают магнитную мешалку и определяют электродный  потенциал системы в форме рF.

6. Вводят 0.1 мл стандартного раствора NaF, см = 0.500 моль/л.

7. Раствор перемешивают в течение 30 – 60 секунд и фиксируют новое значение электродного потенциала системы в форме рF. Добиваются изменения потенциала не менее чем на 30 мВ (∆pF ≈ 0.5) , вводя, если необходимо, новые порции стандартного раствора.

8. Рассчитывают результат определения, пренебрегая разбавлением, по формуле:
где ∆pF = pF2 – pF1, наблюдаемое изменение потенциала, мВ;

       S – крутизна электродной функции, установленной по градуировочному графику, мВ;

       Vст – объём добавленного стандартного раствора NaF, мл

       Vx – объём анализируемого раствора (50 мл);

       сст – концентрация стандартного раствора, см = 0.500 моль/л;

       19 – молярная масса фторид-иона, моль/л;

       10 – коэффициент пересчета, учитывает разбавление исходной пробы (V = 5.0 мл) 

 



Потенциометрическое титрование 
Лабораторная работа № 4 
Потенциометрическое кислотно-основное титрование

Титрование сильной кислоты
Литература:

1. Основы аналитической химии. Практическое руководство: Учеб.пособие для вузов/ Под ред. Ю.А.Золотова. – М.: Высш. шк., 2001. – с.304-307. 

Цель работы:


1. построить кривую потенциометрического титрования соляной кислоты раствором щелочи;

2. по кривой титрования определить точку эквивалентности и объем щелочи, израсходованной на титрование кислоты:

3. подобрать кислотно-основной индикатор для  варианта классического титрования
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Оборудование и реактивы:
· Потенциометрическая установка для титрования;

· Индикаторный электрод – стеклянный электрод

· Электрод сравнения – хлоридсеребряный электрод

· Стаканы для титрования на 100 или 250 мл;

· Бюретки для титрования объёмом  25 мл;

· Мерные пипетки вместимостью 10 мл;

· Раствор гидроксида натрия, сн = 0.200 моль/л;

· Раствор соляной кислоты, сн≈0.1 моль/л
· Мерный цилиндр емкостью 25 мл

· Магнитная мешалка

Сущность работы
Потенциометрическое титрование основано на изменении потенциала индикаторного электрода в процессе химической реакции между определяемым веществом и титрантом. Конечную точку титрования находят по скачку потенциала, отвечающему моменту завершения реакции.

В качестве индикаторного электрода при кислотно-основном титровании используют стеклянный электрод.

Титрование проводится на примере: сильная кислота – щелочь.

[image: image64.png]



[image: image65.png]



Работу выполняют в два этапа:

1. Ориентировочное титрование (опыт 1). Находят объём титранта приблизительно соответствующий концу титрования

2. Точное титрование (опыт 2)

Выполнение работы:
Опыт №1. Выполнение ориентировочного титрования.

1. В стакан для титрования вносят пипеткой 20 мл исследуемого раствора соляной кислоты и 30 мл дистиллированной воды. 

2. В полученный раствор помещают магнит для перемешивания смеси. Затем опускают стеклянный электрод и электрод сравнения.

3. Включают магнитную мешалку. Убедитесь, что электроды не мешают вращению магнита в стакане!

4. Проводят титрование раствора соляной кислоты раствором гидроксида натрия (Сн = 0.1 моль/л), прибавляя из бюретки по 1 мл раствора NaOH и измеряя рН  после каждой его порции. Отсчет рН  производят только после достижения постоянного значения.

5. Результаты титрования заносят в таблицу №1.
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Таблица №1.

	№
	V(NaOH), мл
	рН 
	ΔрН 
	V1(NaOH), мл

	1.

2.

3.

4.

и т. д.
	0.00

1.00

2.00

3.00
	
	
	Значение V1(NaOH) находят по кривой титрования:
V1(NaOH) = …



6. По полученным значениям строят кривую титрования: на оси абсцисс откладывают значения V(NaOH), на оси ординат - соответствующие им значения рН. Точка перегиба на кривой титрования отвечает концу титрования.

7. По кривой титрования определяют объем щелочи V1(NaOH), соответствующий концу титрования. Значение V1(NaOH) записать в таблицу.

Опыт №2. Выполнение точного титрования.

1. В стакан для титрования помещают 20 мл исследуемого раствора соляной кислоты и 20 – 30 мл дистиллированной воды, опускают магнит (для перемешивания смеси) и электроды (стеклянный и хлоридсеребряный).

2. Из бюретки в стакан при перемешивании добавляют V2 мл раствора NaOH, причем V2(NaOH) = V1(NaOH) – 1.0 мл.

3. Смесь перемешивают 2-3 минуты. После достижения постоянного значения рН начинают точное титрование.

4. Из бюретки в полученную смесь при перемешивании добавляют по 0.10 мл раствора NaOH. После введения каждой порции производят отсчет рН после достижения постоянного значения.

5. Результаты титрования заносят в таблицу №2.

Таблица №2.

	№
	V(NaOH), мл
	рН 
	ΔрН 
	V3(NaOH), мл
	m(HCl), г/л

	1.

2.

3.

4.

5.

и т. д.
	V2
V2 + 0.1
V2 + 0.2

V2 + 0.3

V2 + 0.4
	
	
	Значение V3(NaOH) находят по кривой титрования:
V3(NaOH) = …

	


6. Титрование продолжают до тех пор, пока изменение рН (ΔрН) не достигнет своего максимального значения, а при дальнейшем прибавлении новых порций NaOH постепенно не уменьшится до малой величины.

7. По полученным значениям строят кривую титрования в дифференциальной форме: на оси абсцисс откладывают значения V(NaOH), а на оси ординат – значения ΔрН. Максимум полученной кривой указывает точку эквивалентности. Определят объем щелочи V3(NaOH), соответствующий точке эквивалентности.

- 17 -

8. Рассчитывают содержание кислоты в растворе m(HCl), г/л:

[image: image66.png]



m (HCl) – содержание соляной кислоты в растворе, г/л;

V3(NaOH) – объем NaOH, соответствующий точке эквивалентности, мл;

0.20 – концентрация раствора NaOH, моль/л;

20.00 – объем раствора кислоты, используемой в анализе, мл;

36.5 – молярная масса HCl, г/моль.
9. По кривой титрования определяют, какие кислотно-основные индикаторы можно использовать при титровании HCl раствором NaOH (см. таблицу №3 интервалов перехода окраски индикатора).

Таблица №3.

Интервал перехода окраски индикаторов, рН

	Индикатор
	Интервал изменения окраски, рН

	Метиловый красный

Метиловый оранжевый

Фенолфталеин

Тимолфталеин
	4.4 – 6.6

3.1 – 4.4

8.0 – 10.0

9.4 – 10.6


Лабораторная работа №5

Потенциометрическое титрование по методу окисления-восстановления

Определение Co(II) в растворе

Литература:

1. Основы аналитической химии. Практическое руководство: Учеб.пособие для вузов/ Под ред. Ю.А.Золотова. – М.: Высш. шк., 2001. – с.311. 

Цель работы. Определить массовую концентрацию Со(II) в растворе. Показать преимущества потенциометрической индикации конечной точки титрования по сравнению с применением цветных индикаторов.

Оборудование и реактивы:
· Потенциометрическая установка для титрования;

· Индикаторный электрод – платиновый электрод

· Электрод сравнения – хлоридсеребряный электрод

· Стаканы для титрования объёмом 250 мл;

· Бюретки для титрования объёмом 10 или 25 мл;

· Мерные пипетки вместимостью 10 мл;

· Раствор гексацианоферрата(III)  калия, см = 0.100 моль/л;

· Раствор сульфата кобальта (II), см≈0.1 моль/л
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· Хлорид аммония, 20%-ный раствор
· Водный раствор аммиака, 25%-ный раствор
· Мерная колба вместимостью 50 мл
· Магнитная мешалка

Сущность работы

Окислительно-восстановительное титрование кобальта основано на реакции окисления аммиачных комплексных ионов кобальта (II) гексацианоферратом(III) калия в аммиачной среде:

[image: image67.png]



Аммиачный комплекс кобальта (III) имеет ярко-вишневую окраску, интенсивность которой возрастает по мере приближения к точке эквивалентности, поэтому данный метод является характерным примером, показывающим преимущества потенциометрической индикации КТТ (конечной точки титрования) по сравнению с использованием цветных индикаторов.

До точки эквивалентности протекает электрохимическая реакция

[image: image68.png][[colNHI: )3 + 2 = [[Col.




После точки эквивалентности появляется избыток ионов [image: image70.png][Fe(CN) ]



 и происходит электрохимическая реакция

[image: image71.png][Fe(CN) P + e — [Fe(CN):]*




Реальные потенциалы этих реакций резко отличаются, обеспечивая большой скачок потенциала.

Выполнение работы

1. В мерную колбу вместимостью 50 мл помещают 8 мл раствора сульфата кобальта (II), 10 мл 20%-ного раствора хлорида аммония и 10 мл 25%-ного раствора аммиака.

2. Общий объём смеси доводят до 50.0 мл, заполняя мерную колбу дистиллированной водой до метки. Раствор тщательно перемешивают.

3. Полученный раствор количественно переносят в стеклянный стакан
4. В раствор помещают магнит для перемешивания смеси, а затем опускают индикаторный электрод и электрод сравнения.

5. Включают магнитную мешалку. Убедитесь, что электроды не мешают вращению магнита в стакане!

6. Проводят титрование  раствором гексацианоферрата(III) калия (см = 0.1 моль/л), прибавляя из бюретки вначале по 0.5 мл. После введения каждой порции производят отсчет потенциала системы Е  (при достижении постоянного значения).

7. Если изменение потенциала системы между соседними точками превысит 20 мВ, титрант начинают вводить порциями по 0.2 мл. При увеличении изменения потенциала системы между соседними точками превышает 40 мВ, титрант добавляют по каплям.

8. После скачка потенциала продолжают титрование, прибавляя ещё 2 – 3 мл, чтобы получить вторую ветвь  кривой титрования. 

9. Проводят параллельное титрование по той же методике. Результаты титрования оформляют в виде таблицы.
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Таблица №1.

	№
	V([image: image73.png]


), мл
	E, мВ 
	ΔЕ, мВ 
	Vэкв([image: image75.png]


), мл

	1.

2.

3.

4.

и т. д.
	0.00

1.00

2.00

3.00
	
	
	Значение Vэкв([image: image77.png]


) находят по кривой титрования:
Vэкв([image: image79.png]


) = …




10. Строят кривые титрования в координатах V – E, по которым находят точку эквивалентности  и определяют объем титранта V(K3[Fe(CN)6]), соответствующий данной точке.

11. Вычисляют массовую концентрацию кобальта:

[image: image80.png]



m(Co) – массовая концентрация кобальта в растворе, г/л

[image: image82.png][Fe(CN):])



 – израсходованный объём титранта, соответствующий точке эквивалентности, мл

8.0 – объём раствора соли кобальта, используемый для титрования, мл

59 – молярная масса Со, г/моль
Лабораторная № 6

Потенциометрическое титрование по методу осаждения

Определение массовой концентрации свинца(II) в растворе
Литература:

1. Основы аналитической химии. Практическое руководство: Учеб.пособие для вузов/ Под ред. Ю.А.Золотова. – М.: Высш. шк., 2001. – с.316-318. 

Цель работы. Знакомство с потенциометрическим титрованием по методу осаждения. Определение массовой концентрации свинца(II) в растворе.

Оборудование и реактивы:
· Потенциометрическая установка для титрования;

· Индикаторный электрод – платиновый электрод

· Электрод сравнения – хлоридсеребряный электрод

· Стаканы для титрования объёмом 250 мл;

· Бюретки для титрования объёмом 25 мл;

· Мерные пипетки вместимостью 10 мл;

· Раствор гексацианоферрата(II)  калия, см = 0.100 моль/л;

· Раствор нитрата (или ацетата) свинца (II), см≈0.1 моль/л

· Раствор гексацианоферрата(III)  калия, 1%-ный раствор

· Раствор уксусной кислоты, см = 1 моль/л

· Мерная колба вместимостью 50 мл

· Магнитная мешалка
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Сущность работы

При потенциометрическом титровании ионов свинца невозможно применение электрода первого рода (металлического свинца) из-за его большой электролитической упругости растворения, поэтому в качестве индикаторного электрода обычно используют электрод второго рода.

Смесь ионов гексацианоферрата(II)  и гексацианоферрата(III), представляющая обратимую окислительно-восстановительную систему, является потенциалопределяющей в случае использовании инертного электрода (обычно платинового). Потенциал такого электрода при t0=250C описывается уравнением Нернста:

[image: image84.png]


                                 (1)

Электрохимическая реакция, протекающая с участием этой редокс-системы в присутствии Pb2+, описывается уравнением:

[image: image85.png][Fe(CN) 3 + 2Pb3* + 22 - Pb,[Fe(CN )]




[image: image87.png]E = Efratcang-+py oo 0059 1g[[Fe(CN)I*"] +0.059 - 1g[Pb?7]
[on et




          (2)

Учитывая, что

[image: image89.png]TIP(Pb;[Fe(CN)g])
[[Fe(C)1+]




                                                              (3)
и подставляя это выражение в (2), получаем

[image: image91.png]1g(
+0.059 - [gTIP(PL,[Fe(CI)ED + 0.059 - = 0

E = Erecmar-apy .
[on . re




      (4)  

Очевидно, что потенциал индикаторного электрода отвечает величине Е, выражаемой уравнением (1), до точки эквивалентности и уравнением (4) – после точки эквивалентности.

Ионы свинца образуют малорастворимое соединение Pb2[Fe(CN)6] и Pb3[Fe(CN)6]2. Поэтому, если до титрования в испытуемый раствор добавить, немного соли K3[Fe(CN)6], то возможно образование Pb3[Fe(CN)6]2.

При прибавлении титрованного раствора K4[Fe(CN)6] ионы свинца переходят в  соединение с меньшей растворимостью – гексацианоферрат(II) свинца(II). Поэтому в начале титрования потенциал электрода несколько возрастает за счет увеличения концентрации [Fe(CN)6]3-, а затем уменьшается. Вблизи точки эквивалентности наблюдается достаточно резкий скачок, обусловленный изменением потенциала системы. 
Выполнение работы

1. В мерную колбу вместимостью 50 мл помещают 20 мл раствора нитрата (или ацетата) свинца (II), 20 мл раствора уксусной кислоты (см = 1 моль/л) и 1.0 мл 1%-ного раствора гексацианоферрата(III) калия.

2. Общий объём смеси доводят до 50.0 мл, заполняя мерную колбу дистиллированной водой до метки. Раствор тщательно перемешивают.

3. Полученный раствор количественно переносят в стеклянный стакан
4. В раствор помещают магнит для перемешивания смеси, а затем опускают индикаторный электрод и электрод сравнения.

5. Включают магнитную мешалку. Убедитесь, что электроды не мешают вращению магнита в стакане!
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6. Проводят титрование  раствором гексацианоферрата(II) калия (см = 0.1 моль/л), прибавляя из бюретки вначале по 0.5 мл. После введения каждой порции производят отсчет потенциала системы Е  (при достижении постоянного значения).

7. Если изменение потенциала системы между соседними точками превысит 20 мВ, титрант начинают вводить порциями по 0.2 мл. При увеличении изменения потенциала системы между соседними точками превышает 40 мВ, титрант добавляют по каплям.

8. После скачка потенциала продолжают титрование, прибавляя ещё 2 – 3 мл, чтобы получить вторую ветвь  кривой титрования. 

9. Проводят параллельное титрование по той же методике. Результаты титрования оформляют в виде таблицы.

Таблица №1.

	№
	V([image: image93.png]K, [Fe(CN)¢]



), мл
	E, мВ 
	ΔЕ, мВ 
	Vэкв([image: image95.png]K, [Fe(CN)¢]



), мл

	1.

2.

3.

4.

и т. д.
	0.00

1.00

2.00

3.00
	
	
	Значение Vэкв([image: image97.png]K [Fe(CN)e]



) находят по кривой титрования:
Vэкв([image: image99.png]K [Fe(CN)e]



) = …




10. Строят кривые титрования в координатах V – E, по которым находят точку эквивалентности  и определяют объем титранта V(K4[Fe(CN)6]), соответствующий данной точке.

11. Вычисляют массовую концентрацию свинца:

[image: image100.png]



m(Pb) – массовая концентрация свинца в растворе, г/л

[image: image102.png][Fe(CN):])



 – израсходованный объём титранта, соответствующий точке эквивалентности, мл

20.0 – объём раствора соли свинца, используемый для титрования, мл

207 – молярная масса Pb, г/моль

2 – коэффициент пересчета, учитывает состав осадка Pb2[Fe(CN)6]
Лабораторная работа № 7

Потенциометрическое комплексонометрическое титрование

Комплексонометрическое определение массовой концентрации железа(III) в растворе

Литература:

Основы аналитической химии. Практическое руководство: Учеб.пособие для вузов/ Под ред. Ю.А.Золотова. – М.: Высш. шк., 2001. – с.318-319.

Цель работы. Знакомство с потенциометрическим титрованием по методу комплексонометрии. Определение массовой концентрации железа(III) в растворе.
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Оборудование и реактивы:
· Потенциометрическая установка для титрования;

· Индикаторный электрод – платиновый электрод

· Электрод сравнения – хлоридсеребряный электрод

· Стаканы для титрования объёмом 250 мл;

· Бюретки для титрования объёмом 25 мл;

· Мерные пипетки вместимостью 10 мл;

· Раствор ЭДТА, см = 0.050 моль/л;

· Раствор ацетата аммония, 25%-ный
· Раствор сульфата железа(III)  (или железоаммонийные квасцы), см ≈ 0.1 моль/л
· Раствор соли Мора, см = 0.01 моль/л

· Мерная колба вместимостью 50 мл

· Магнитная мешалка

Сущность работы
Метод основан на том, что прочность комплексов ЭДТА с окисленной и восстановленной формами ионов железа сильно отличается. Можно оттитровать раствор, содержащий ионы железа (III), проследив за изменением потенциала платинового электрода, погруженного в испытуемый раствор. Протекающие при этом электрохимические реакции:

до точки эквивалентности                     [image: image104.png]Fe3* +e
e - Fe?t




после точки эквивалентности               [image: image106.png]FeY~ +2H* + & —» Fe’* + H.





обуславливает достаточно резкое изменение потенциала после достижения точки эквивалентности:

до точки эквивалентности
[image: image107.png]



после точки эквивалентности   
[image: image108.png][Fev7]-[H7]*

1
[Fe¥*]-[H,¥]

£

Fav s,

+0.059- 1K,




Титрование можно проводить в достаточно широком интервале рН, в присутствии потенциометрического индикатора – ионов [image: image110.png]Fel*



. В кислых растворах (рН≤3) образование комплекса [image: image112.png]Fe3+



 замедляется, что отражается на скорости установления равновесного потенциала.
Выполнение работы

1. В мерную колбу вместимостью 50 мл помещают 5 мл раствора соли железа (III), 1.0 мл раствора  соли Мора (см = 1 моль/л) и 2.0 мл 25%-ного раствора ацетата аммония.

2. Общий объём смеси доводят до 50.0 мл, заполняя мерную колбу дистиллированной водой до метки. Раствор тщательно перемешивают.

3. Полученный раствор количественно переносят в стеклянный стакан
4. В раствор помещают магнит для перемешивания смеси, а затем опускают индикаторный электрод и электрод сравнения.

5. Включают магнитную мешалку. Убедитесь, что электроды не мешают вращению магнита в стакане
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6. Проводят титрование  раствором ЭДТА (см = 0.050 моль/л), прибавляя из бюретки вначале по 0.5 мл. После введения каждой порции производят отсчет потенциала системы Е  (при достижении постоянного значения).

7. Если изменение потенциала системы между соседними точками превысит 20 мВ, титрант начинают вводить порциями по 0.2 мл. При увеличении изменения потенциала системы между соседними точками превышает 40 мВ, титрант добавляют по каплям.

8. После скачка потенциала продолжают титрование, прибавляя ещё 2 – 3 мл, чтобы получить вторую ветвь  кривой титрования. 

9. Проводят параллельное титрование по той же методике. Результаты титрования оформляют в виде таблицы.

Таблица №1

	№
	V(ЭДТА), мл
	E, мВ 
	ΔЕ, мВ 
	Vэкв(ЭДТА), мл

	1.

2.

3.

4.

и т. д.
	0.00

1.00

2.00

3.00
	
	
	Значение Vэкв(ЭДТА) находят по кривой титрования:
Vэкв(ЭДТА) = …




10. Строят кривые титрования в координатах V – E, по которым находят точку эквивалентности  и определяют объем титранта V(ЭДТА), соответствующий данной точке.

11. Вычисляют массовую концентрацию свинца:

[image: image113.png]



m(Fe) – массовая концентрация железа в растворе, г/л

V(ЭДТА) – израсходованный объём титранта, соответствующий точке эквивалентности, мл

5.0 – объём раствора соли ЭДТА, используемый для титрования, мл

56 – молярная масса железа, г/моль

0.050 – молярная концентрация ЭДТА, моль/л
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Приложение

Ионометрия

Лабораторная работа № 8

Литература:

Основы аналитической химии. Практическое руководство: Учеб.пособие для вузов/ Под ред. Ю.А.Золотова. – М.: Высш. шк., 2001. – с.298-300.

Определение основных характеристик ионоселективного электрода

Цель работы
1. Определить область прямолинейной зависимости электродного потенциала Е (или в форме рFэкс) от рF. (Интервал нернстовской электродной функции).

2. Определить практическую величину предела обнаружения фторид-иона 
3. Рассчитать крутизну электродной функции 
Реагенты и аппаратура:

· фторид натрия, стандартный раствор см(NaF) = 0.500 моль/л;

· нитрат калия, см(KNO3) = 1.0 моль/л;

· рН-метр или иономер;

· индикаторный электрод, фторид-селективный;

· электрод сравнения, хлоридсеребряный.

Выполнение  работы

Включают прибор сеть и прогревают в течение 15-20 минут.

Приготовление стандартных растворов

1. В мерные колбы вместимостью  25.0 мл помещают указанный в таблице объём раствора фторида натрия.

2. Вводят 2.25 мл раствора нитрата калия для выравнивания ионной силы раствора.

3. Общий объём смеси доводят до 25.0 мл, заполняя мерную колбу дистиллированной водой до метки. Раствор тщательно перемешивают. 

	Номер раствора
	1

	2
	3
	4
	5
	6

	См(NaF), моль/л
	1.0∙10‾1


	1.0∙10‾2
	1.0∙10‾3
	1.0∙10‾4
	1.0∙10‾5
	1.0∙10‾6

	V(NaF), мл
	10.0

Станд.р-р

	2.5

Р-р № 1
	2.5

Р-р № 2
	2.5

Р-р № 3
	2.5

Р-р № 4
	2.5

Р-р № 5

	V(KNO3), мл
	2.25

	2.25
	2.25
	2.25
	2.25
	2.25
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Построение градуировочного графика и определение основных характеристик 

фторид-селективного электрода
1. В шесть стаканчиков вместимостью 50 мл помещают  15 – 20 мл приготовленных растворов.

2. В стаканчик с самой низкой концентрацией исследуемого вещества помещают индикаторный и стандартный электроды, и измеряют потенциал системы Е. Величину потенциала Е  фиксируют после установления равновесного потенциала. В разбавленных растворах время отклика фторид-селективного электрода возрастает и для концентрации 1∙10-6 моль/л может составлять 2 – 3 минуты.

3. Последовательно переходя от меньших концентраций к большим концентрациям, измеряют потенциал  каждой системы. При смене раствора поднимают держатель с электродами, подсушивают торец электрода фильтровальной бумагой,  и погружают электроды в стакан с новым раствором.

4. Результаты измерений записывают в таблицу.

	№ раствора


	Концентрация ионов, моль/л
	рFтеор ( рFтеор = -lg[F-] )
	Потенциал электрода Е, мВ 

	1.

2.

3.

4.

5.

6.


	
	
	


5. Строят градуировочный график в координатах Е  – рFтеор.

6. Находят область прямолинейной зависимости электродного потенциала Е  от рF. (Интервал нернстовской электродной функции).

7. Определяют практическую величину предела обнаружения фторид-иона как точку перегиба градуировочного графика.

8. Рассчитывают крутизну электродной функции 
1. как углового коэффициента наклона градуировочной прямой S = tgβ.
2. методом наименьших квадратов (см. лабораторная работа № 3)

Сравнивают полученную величину с теоретическим значением (S = 59/n мВ при изменении активности иона в 10 раз при 250С, где n –заряд иона).  
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Лабораторная работа № 9

Литература:

1. Основы аналитической химии. Практическое руководство: Учеб.пособие для вузов/ Под ред. Ю.А.Золотова. – М.: Высш. шк., 2001. – с.298-300.

2. ИСО 7890-3   
Определение массовой концентрации фторид-ионов в воде с использованием фторид-селективного электрода

(метод градуировочного графика)
Цель работы. Определить массовую концентрацию фторид-ионов в водном растворе.

Реагенты и аппаратура:

· фторид натрия, стандартный раствор см(NaF) = 0.500 моль/л;

· нитрат калия, см(KNO3) = 1.0 моль/л;

· рН-метр или иономер;

· индикаторный электрод, фторид-селективный;

· электрод сравнения, хлоридсеребряный.

Сущность работы

Для определения ионов в растворе с помощью ионоселективных электродов существует несколько приёмов. Самый простой из них – построение градуировочного графика в координатах Е – рА (рА = - lgа), удобный метод для массовых анализов. 

Выполнение  работы

Включают прибор сеть и прогревают в течение 15-20 минут.

Приготовление стандартных растворов

1. В мерные колбы вместимостью  25.0 мл помещают указанный в таблице объём раствора фторида натрия.

2. Вводят 2.25 мл раствора нитрата калия для выравнивания ионной силы раствора.

3. Общий объём смеси доводят до 25.0 мл, заполняя мерную колбу дистиллированной водой до метки. Раствор тщательно перемешивают. 

	Номер раствора
	1

	2
	3
	4
	5

	См(NaF), моль/л
	1.0∙10‾1


	1.0∙10‾2
	1.0∙10‾3
	1.0∙10‾4
	1.0∙10‾5

	V(NaF), мл
	10.0

Станд.р-р

	2.5

Р-р № 1
	2.5

Р-р № 2
	2.5

Р-р № 3
	2.5

Р-р № 4

	V(KNO3), мл
	2.25

	2.25
	2.25
	2.25
	2.25


Построение градуировочного графика

1. В пять стаканчиков вместимостью 50 мл помещают  15 – 20 мл приготовленных растворов.

2. В стаканчик с самой низкой концентрацией исследуемого вещества помещают индикаторный и стандартный электроды, и измеряют потенциал системы Е, В  (или в форме рFэкс). Величину потенциала Е (илиpFэкс) фиксируют после установления равновесного потенциала. В разбавленных растворах время отклика фторид-селективного электрода возрастает и для концентрации 1∙10-5 моль/л может составлять 2 – 3 минуты.

3. Последовательно переходя от меньших концентраций к большим концентрациям, измеряют потенциал  каждой системы. При смене раствора поднимают держатель с электродами, подсушивают торец электрода фильтровальной бумагой,  и погружают электроды в стакан с новым раствором.

4. Результаты измерений записывают в таблицу.

	№ раствора


	Концентрация ионов, моль/л
	рFтеор ( рFтеор = -lg[F-] )
	Потенциал электрода в форме Е, мВ (или рFэкс)



	1.

2.

3.

4.

5.

6.


	
	
	


5. Строят градуировочный график в координатах Е (или pFэкс) – рFтеор.

Определение массовой концентрации фторид-иона в водном растворе при помощи градуировочного графика

1. мл исследуемого раствора помещают в мерную колбу емкостью 25 мл. 

2. Вводят 2.25 мл раствора нитрата калия для выравнивания ионной силы раствора.

3. Общий объём смеси доводят до 25 мл, заполняя мерную колбу дистиллированной до метки. Смесь тщательно перемешивают.

4. Полученный раствор переносят в стаканчик для потенциометрических измерений. Помещают в раствор электроды и определяют величину электродного потенциала системы в форме pFэкс. 

5. Записывают результат и по градуировочному графику определяют значение pFтеор.

6. Содержание фторид-иона в растворе с учетом разбавления подсчитывают по формуле

m(F) = 10-pF∙10∙19

m(F) – массовая концентрация фторид-иона, г/л;

19 – молярная масса фторид-иона, г/моль;

10 – коэффициент пересчета;

10-pF – молярная концентрация фторид-иона в рабочем растворе, моль/л
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Лабораторная работа № 10

Определение содержания нитратов в воде

(метод добавок)

Литература:

Основы аналитической химии. Практическое руководство: Учеб.пособие для вузов/ Под ред. Ю.А.Золотова. – М.: Высш. шк., 2001. – с.298-300.

Цель работы. Расширение представлений о методе ионометрии, закрепление навыков и умений при использовании метода добавок.

Сущность работы. Для определения ионов в растворе с помощью ионоселективных электродов существует несколько приёмов. Самый простой из них – построение градуировочного графика в координатах Е – рА (рА = - lgа). 
Оптимальным, особенно в случае объектов сложного состава, является метод добавок, который основан на измерении потенциала системы в анализируемом растворе до (Е1) и после введения известного объёма стандартного раствора (Е2). 
Концентрацию вещества в растворе по методу добавок можно рассчитать, используя уравнение Нернста:

[image: image114.png]



[image: image115.png]lgleaVer + Ve
V. + V.





Рассчитываем ∆E = E2 – E1, оттуда находим cx без учета разбавления
(без учета разбавления)

или
[image: image116.png]



(с учетом разбавления)
S – крутизна электродной функции (угловой коэффициент градуировочной кривой), мВ

Крутизну электродной функции можно определить: 

3. Графически как угол наклона грудуировочной кривой  (S = tgβ), строя зависимость 
E  от  -lgc
4. Расчетным способом, используя метод наименьших квадратов. Для прямой y = a + bx параметры a и b можно вычислить по формулам:

[image: image117.png]PO XN MR D
a= B Jmsmat) - (smx ]
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[image: image118.png](MEZ, ey - T, 0 B )
p = (MEZLxy ¥ /[m):





Для градуировочной прямой y = b’x, проходящей через начало координат используется формула:

[image: image119.png]



В рассматриваемом случае:
5. [image: image121.png]



6. [image: image123.png]



7. [image: image125.png]



8. [image: image127.png]


 - номер раствора
Реагенты и аппаратура:
· Нитрат калия, стандартный раствор см(KNO3) = 1.000 моль/л;
· Ацетатный буферный раствор, рН = 4 – 5 
· рН-метр или иономер;

· индикаторный электрод – нитрат-селективный электрод;

· электрод сравнения – хлоридсеребряный электрод.

Выполнение работы

Включают прибор сеть и прогревают в течение 15-20 минут.

Определение крутизны электродной функции S
Приготовление стандартных растворов

1. В мерные колбы вместимостью  25.0 мл помещают указанный в таблице объём раствора нитрата калия.
2. Вводят 2.5 мл буферного раствора  для выравнивания ионной силы раствора.
3. Общий объём смеси доводят до 25.0 мл, заполняя мерную колбу дистиллированной водой до метки. Раствор тщательно перемешивают. 

	Номер раствора


	1
	2
	3
	4
	5

	См(KNO3), моль/л
	1.0∙10‾1


	1.0∙10‾2
	1.0∙10‾3
	1.0∙10‾4
	1.0∙10‾5

	V(KNO3), мл


	2.5

Станд.р-р


	2.5

Р-р № 1
	2.5

Р-р № 2
	2.5

Р-р № 3
	2.5

Р-р № 4

	V(буфер), мл


	2.5
	2.5
	2.5
	2.5
	2.5
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Выполнение измерений для определения S
1. В пять стаканчиков вместимостью 50 мл помещают  15 – 20 мл приготовленных растворов.
2. В стаканчик с самой низкой концентрацией исследуемого вещества помещают индикаторный и стандартный электроды, и измеряют потенциал системы Е, В  (или в форме рFэкс). Величину потенциала Е (илиpFэкс) фиксируют после установления равновесного потенциала. В разбавленных растворах время отклика фторид-селективного электрода возрастает и может составлять 2 – 3 минуты.
3. Последовательно переходя от меньших концентраций к большим концентрациям, измеряют потенциал  каждой системы. При смене раствора поднимают держатель с электродами, подсушивают торец электрода фильтровальной бумагой,  и погружают электроды в стакан с новым раствором.
4. Результаты измерений записывают в таблицу.

	№ раствора
	Концентрация ионов, 

моль/л


	рNO3 теор 

( рNO3 теор = -lg[NO3-] )
	Потенциал электрода  Е, мВ 

(или рNO3 экс)



	1.

2.

3.

4.

5.


	
	
	


5. Строят градуировочный график в координатах Е (или pNO3 экс) – рNO3 теор и определяют крутизну электродной функции S как угловой коэффициент градуировочной прямой  S = tgβ или вычисляют значение S по методу наименьших квадратов.
Определение массовой концентрации нитрат-иона 
1. Отбирают 5 мл исследуемого раствора в мерную колбу вместимостью 50 мл.

2. Вводят 4.5 мл, буферного раствора.

3. Общий объём раствора доводят до 50 мл, разбавляя смесь дистиллированной водой до метки. Раствор тщательно перемешивают.

4. Полученный раствор переносят в стаканчик для потенциометрических измерений.

5. Опускают в стаканчик электроды, включают магнитную мешалку и определяют электродный  потенциал системы Е (или в форме pNO3).

6. Вводят 0.1 мл стандартного раствора KNO3, см = 1.000 моль/л.

7. Раствор перемешивают в течение 30 – 60 секунд и фиксируют новое значение электродного потенциала системы E (или в форме рNO3). Добиваются изменения потенциала не менее чем на 30 мВ (∆pNO3 ≈ 0.5) , вводя, если необходимо, новые порции стандартного раствора.
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8. Рассчитывают результат определения, пренебрегая разбавлением, по формуле:
где ∆pNO3 = (pNO3)2 – (pNO3)1, наблюдаемое изменение потенциала, мВ;

       S – крутизна электродной функции, установленной по градуировочному графику, мВ;

       Vст – объём добавленного стандартного раствора KNO3, мл

       Vx – объём анализируемого раствора (50 мл);

       сст – концентрация стандартного раствора, см = 1.000 моль/л;

       62 – молярная масса нитрат-иона, моль/л;

       10 – коэффициент пересчета, учитывает разбавление исходной пробы (V = 5.0 мл) 

Лабораторная работа № 11

Определения содержания калия в зерне

(метод добавок)

Литература:

Коренман Я. И. Практикум по аналитической химии. Анализ пищевых продуктов. В 4-х книгах. 2-е изд., перераб. и доп. – Книга 3. Электрохимические методы анализа. – М.: КолосС, 2005. – с. 55.

Цель работы. Определение содержания калия в зерне, расширение представлений о потенциометрических методах анализа.

Оборудование и реактивы.

· рН-метр или иономер;

· индикаторный электрод – калий-селективный электрод;

· электрод сравнения – хлоридсеребряный электрод

· краситель амидо черный

· хлорид калия, см = 1.000 моль/л

· лимонная кислота

· ортофосфат натрия кристаллический
· ацетатный буферный раствор, рН = 4 – 5 

· мерные колбы вместимостью 50 мл – 5 штук

· мерная колба вместимостью 2000 мл

· бутыль из темного стекла вместимостью 2 л

· химический стакан вместимостью 500 мл и 100 мл

· пробирка вместимостью не менее 30 мл со штативом для пробирки

· пипетки вместимостью 1, 2 и 20 мл – по 1 шт.

· воронка диаметром 6 – 8 см

· бумажный фильтр

· зерновая мельница

· центрифуга

· аналитические весы
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· анализируемое зерно (пшеница, рожь, овес)

· водяная баня

· плитка электрическая

· колба коническая вместимостью 100 мл

Сущность работы

Определение основано на использовании К+-селективного методом добавок для устранения влияния примесей на определение калия в зерне.

Для определения ионов в растворе с помощью ионоселективных электродов существует несколько приёмов. Самый простой из них – построение градуировочного графика в координатах Е – рА (рА = - lgа). 
Оптимальным, особенно в случае объектов сложного состава, является метод добавок, который основан на измерении потенциала системы в анализируемом растворе до (Е1) и после введения известного объёма стандартного раствора (Е2). 
Концентрацию вещества в растворе по методу однократных добавок можно рассчитать, используя уравнение Нернста:

[image: image128.png]



[image: image129.png]lgleaVer + Ve
V. + V.





Рассчитываем ∆E = E2 – E1, оттуда находим cx без учета разбавления
(без учета разбавления)

или
[image: image130.png]



(с учетом разбавления)
S – крутизна электродной функции (угловой коэффициент градуировочной кривой), мВ

Крутизну электродной функции можно определить: 

1. Графически как угол наклона грудуировочной кривой  (S = tgβ), строя зависимость 
E  от  -lgc
2. Расчетным способом, используя метод наименьших квадратов. Для прямой y = a + bx параметры a и b можно вычислить по формулам:

[image: image131.png]PO XN MR D
a= B Jmsmat) - (smx ]




[image: image132.png](MEZ, ey - T, 0 B )
p = (MEZLxy ¥ /[m):
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Для градуировочной прямой y = b’x, проходящей через начало координат используется формула:

[image: image133.png]



В рассматриваемом случае:
[image: image134.png]



[image: image135.png]



[image: image136.png]



[image: image138.png]


 - номер раствора
Наиболее точные расчеты получаются при использовании метода многократных добавок, однако данный метод требует более сложных математических расчетов.
Приготовление раствора красителя амидо черный

1. В химический стакан помещают 4.6 г амидо черного, 31.70 г лимонной кислоты и 
8.40 г ортофосфата натрия

2. Добавляют 300 мл воды

3. Смесь перемешивают и нагревают на водяной бане при температуре не выше 700С

4. Полученный раствор охлаждают под струей водопроводной воды и переносят в мерную колбу вместимостью 2000 мл через воронку с фильтром

5. Фильтр промывают дистиллированной водой и доводят общий объём раствора до 2000 мл (до метки на колбе), рН полученного раствора должен находиться на уровне 2.3[image: image140.png]


0.1

6. Раствор красителя применяют через 12 часов после приготовления, хранят не более 4 месяцев в холодильнике в бутыли из темного стекла 

Выполнение работы
Включают прибор сеть и прогревают в течение 15-20 минут.

Определение крутизны электродной функции S
Приготовление стандартных растворов

1. В мерные колбы вместимостью  25.0 мл помещают указанный в таблице объём раствора хлорида калия.
2. Вводят 2.5 мл буферного раствора  для выравнивания ионной силы раствора.
3. Общий объём смеси доводят до 25.0 мл, заполняя мерную колбу дистиллированной водой до метки. Раствор тщательно перемешивают. 
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	Номер раствора


	1
	2
	3
	4
	5

	См(KCl), моль/л
	1.0∙10‾1


	1.0∙10‾2
	1.0∙10‾3
	1.0∙10‾4
	1.0∙10‾5

	V(KCl), мл


	2.5

Станд.р-р


	2.5

Р-р № 1
	2.5

Р-р № 2
	2.5

Р-р № 3
	2.5

Р-р № 4

	V(буфер), мл


	2.5
	2.5
	2.5
	2.5
	2.5


Выполнение измерений для определения S
1. В пять стаканчиков вместимостью 50 мл помещают  15 – 20 мл приготовленных растворов.

2. В стаканчик с самой низкой концентрацией исследуемого вещества помещают индикаторный и стандартный электроды, и измеряют потенциал системы Е, В  (или в форме рКэкс). Величину потенциала Е (или pКэкс) фиксируют после установления равновесного потенциала. В разбавленных растворах время отклика калий-селективного электрода возрастает и может составлять 2 – 3 минуты.

3. Последовательно переходя от меньших концентраций к большим концентрациям, измеряют потенциал  каждой системы. При смене раствора поднимают держатель с электродами, подсушивают торец электрода фильтровальной бумагой,  и погружают электроды в стакан с новым раствором.
4. Результаты измерений записывают в таблицу.

	№ раствора
	Концентрация ионов, 

моль/л


	рК+ теор 

( рК теор = -lg[К+] )
	Потенциал электрода  Е, мВ 

(или рК+ экс)



	1.

2.

3.

4.

5.


	
	
	


5. Строят градуировочный график в координатах Е (или pК+ экс) – рК+ теор и определяют крутизну электродной функции S как угловой коэффициент градуировочной прямой  S = tgβ или вычисляют значение S по методу наименьших квадратов.
Подготовка образцов к анализу и выполнение анализа
1. Размалывают образец зерна

2. Из размолотого зерна отбирают навеску  массой 3.00 – 5.00 г

3. Навеску размолотого зерна помещают в химический стакан, добавляют 20 мл дистиллированной воды, слегка нагревают при перемешивании в течение 5 – 10 минут и фильтруют в коническую колбу (или пробирку)
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4. 1 мл фильтрата помещают в пробирку для центрифугирования и добавляют 20 мл раствора амидо черного для связывания белков

5. Смесь центрифугируют

6. 1 мл центрифугата помещают в мерную колбу вместимостью 50 мл, разбавляют дистиллированной водой, доводя общий объем раствора до метки на колбе и тщательно перемешивают

7. Полученный раствор переносят в стаканчик для потенциометрических измерений.

8. Опускают в стаканчик электроды, включают магнитную мешалку и определяют электродный  потенциал системы Е (или в форме pК+).

9. Вводят 0.1 мл стандартного раствора KCl, см = 1.000 моль/л.
10. Раствор перемешивают в течение 30 – 60 секунд и фиксируют новое значение электродного потенциала системы E (или в форме рK+). Добиваются изменения потенциала не менее чем на 30 мВ (∆pK+ ≈ 0.5) , вводя, если необходимо, новые порции стандартного раствора.
11. Рассчитывают результат определения, пренебрегая разбавлением, по формуле:
где ∆pK+ = (pK+)2 – (pK+)1, наблюдаемое изменение потенциала, мВ;

       S – крутизна электродной функции, установленной по градуировочному графику, мВ;

       Vст – объём добавленного стандартного раствора KCl, мл

       Vx – объём анализируемого раствора (50 мл);

       сст – концентрация стандартного раствора, см = 1.000 моль/л;

       39 – молярная масса K+-иона, моль/л;

       20 – коэффициент пересчета, учитывает разбавление исходной пробы 

       m – навеска зерна, г 

Лабораторная работа 12

Потенциометрическое кислотно-основное титрование

Титрование слабого основания 
Литература:

1. Основы аналитической химии. Практическое руководство: Учеб.пособие для вузов/ Под ред. Ю.А.Золотова. – М.: Высш. шк., 2001. – с.304-307. 

Цель работы:


1. построить кривую потенциометрического титрования раствора моноэтаноламина раствором соляной кислоты;

2. по кривой титрования определить точку эквивалентности и объем кислоты, израсходованной на титрование моноэтаноламина.

3. подобрать кислотно-основной индикатор для  варианта классического титрования

Оборудование и реактивы:
· Потенциометрическая установка для титрования;

· Индикаторный электрод – стеклянный электрод

· Электрод сравнения – хлоридсеребряный электрод

- 36 -

· Стаканы для титрования на 100 или 250 мл;

· Бюретки для титрования объёмом  25 мл;

· Мерные пипетки вместимостью 10 мл;

· Раствор соляной кислоты, сн = 0.200 моль/л;

· Раствор моноэтаноламина, сн≈0.1 моль/л
· Мерный цилиндр емкостью 25 мл

· Магнитная мешалка

Сущность работы
Потенциометрическое титрование основано на изменении потенциала индикаторного электрода в процессе химической реакции между определяемым веществом и титрантом. Конечную точку титрования находят по скачку потенциала, отвечающему моменту завершения реакции.

В качестве индикаторного электрода при кислотно-основном титровании используют стеклянный электрод.

Титрование проводится на примере: аммиак – сильная кислота.

[image: image141.png]HOCH,CH,NH, + HCI

NH.Cl




[image: image142.png]HOCH,CH,NH; + H*





Выполнение работы

1. В стакан для титрования вносят пипеткой 20 мл исследуемого раствора моноэтаноламина и 30 мл дистиллированной воды. 

2. В полученный раствор помещают магнит для перемешивания смеси. Затем
           опускают стеклянный электрод и электрод сравнения.

3. Включают магнитную мешалку. Убедитесь, что электроды не мешают вращению магнита в стакане!

4. Проводят титрование  раствором соляной кислоты (см = 0.200 моль/л), прибавляя из бюретки вначале по 0.5 мл. После введения каждой порции производят отсчет  рН (при достижении постоянного значения).

5. Если изменение рН в системе между соседними точками превысит 0.20 единицы рН, титрант начинают вводить порциями по 0.2 мл. При увеличении изменения рН в системе между соседними точками до 0.5 единиц, титрант добавляют по каплям.

6. После скачка потенциала продолжают титрование, прибавляя ещё 2 – 3 мл, чтобы получить вторую ветвь  кривой титрования. 

7. Проводят параллельное титрование по той же методике. Результаты титрования оформляют в виде таблицы.

Таблица №1.

	№
	V(HCl), мл
	рН 
	ΔрН 
	Vэкв(HCl), мл

	1.

2.

3.

4.

и т. д.
	0.00

1.00

2.00

3.00
	
	
	Значение Vэкв(HCl) находят по кривой титрования:
Vэкв(HCl) = …
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8. Строят кривые титрования в координатах V – рН, по которым находят точку эквивалентности  и определяют объем титранта V(HCl), соответствующий данной точке.

9. Вычисляют массовую концентрацию моноэтаноламина:

[image: image143.png]0.200- V(HCD

m(HOCH, CH, NH, ——





m(HOCH2CH2NH2) – массовая концентрация моноэтаноламина в растворе, г/л

V(HCl) – израсходованный объём титранта, соответствующий точке эквивалентности, мл

20.0 – объём раствора моноэтаноламина, используемый для анализа, мл

61 – молярная масса моноэтаноламина, г/моль

0.200 – молярная концентрация HCl, моль/л

10. На основании полученных результатов подбирают индикатор для классического варианта кислотно-основного титрования

Лабораторная работа 13

Потенциометрическое кислотно-основное титрование

Титрование слабой кислоты 
Литература:

Основы аналитической химии. Практическое руководство: Учеб.пособие для вузов/ Под ред. Ю.А.Золотова. – М.: Высш. шк., 2001. – с.304-307. 

Цель работы:


1. построить кривую потенциометрического титрования раствора уксусной кислоты раствором соляной кислоты;

2. по кривой титрования определить точку эквивалентности и объем щелочи, израсходованного на титрование уксусной кислоты.

3. подобрать кислотно-основной индикатор для  варианта классического титрования

Оборудование и реактивы:
· Потенциометрическая установка для титрования;

· Индикаторный электрод – стеклянный электрод

· Электрод сравнения – хлоридсеребряный электрод

· Стаканы для титрования на 100 или 250 мл;

· Бюретки для титрования объёмом  25 мл;

· Мерные пипетки вместимостью 10 мл;

· Раствор гидроксида натрия, сн = 0.200 моль/л;

· Раствор уксусной кислоты, сн≈0.1 моль/л
· Мерный цилиндр емкостью 25 мл

· Магнитная мешалка

Сущность работы
Потенциометрическое титрование основано на изменении потенциала индикаторного 
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электрода в процессе химической реакции между определяемым веществом и титрантом. Конечную точку титрования находят по скачку потенциала, отвечающему моменту завершения реакции.

В качестве индикаторного электрода при кислотно-основном титровании используют стеклянный электрод.

Титрование проводится на примере: уксусная кислота – щелочь.

[image: image144.png]CH,COONa




[image: image145.png]CH.COOH + OH™





Выполнение работы

1. В стакан для титрования вносят пипеткой 20 мл исследуемого раствора уксусной кислоты  и  30 мл дистиллированной воды. 

2. В полученный раствор помещают магнит для перемешивания смеси. Затем
3. опускают стеклянный электрод и электрод сравнения.

4. Включают магнитную мешалку. Убедитесь, что электроды не мешают вращению магнита в стакане!

5. Проводят титрование  раствором гидроксида натрия (см = 0.200 моль/л), прибавляя из бюретки вначале по 0.5 мл. После введения каждой порции производят отсчет  рН (при достижении постоянного значения).

6. Если изменение рН в системе между соседними точками превысит 0.20 единицы рН, титрант начинают вводить порциями по 0.2 мл. При увеличении изменения рН в системе между соседними точками до 0.5 единиц, титрант добавляют по каплям.

7. После скачка потенциала продолжают титрование, прибавляя ещё 2 – 3 мл, чтобы получить вторую ветвь  кривой титрования. 

8. Проводят параллельное титрование по той же методике. Результаты титрования оформляют в виде таблицы.
Таблица №1.

	№
	V(NaOH), мл
	рН 
	ΔрН 
	Vэкв(NaOH), мл

	1.

2.

3.

4.

и т. д.
	0.00

1.00

2.00

3.00
	
	
	Значение V1(NaOH) находят по кривой титрования:
Vэкв(NaOH) = …



9. Строят кривые титрования в координатах V – рН, по которым находят точку эквивалентности  и определяют объем титранта V(NaOH), соответствующий данной точке.

10. Вычисляют массовую концентрацию уксусной кислоты:

[image: image146.png]0.200- V(NaOH)
60

m(CH;COOH) = =




m(CH3COOH) – массовая концентрация уксусной кислоты в растворе, г/л

V(NaOH) – израсходованный объём титранта, соответствующий точке эквивалентности, мл

20.0 – объём раствора уксусной кислоты, используемый для анализа, мл

60 – молярная масса аммиака, г/моль

0.200 – молярная концентрация NaOH, моль/л

11. На основании полученных результатов подбирают индикатор для классического варианта кислотно-основного титрования

Лабораторная работа 14

Потенциометрическое кислотно-основное титрование

Титрование двухосновной кислоты
Литература:

Основы аналитической химии. Практическое руководство: Учеб.пособие для вузов/ Под ред. Ю.А.Золотова. – М.: Высш. шк., 2001. – с.304-307. 

Цель работы:


1. построить кривую потенциометрического титрования раствора малеиновой кислоты раствором щелочи;

2. по кривой титрования определить точку эквивалентности и объем щелочи, израсходованной на титрование кислоты.

3. подобрать кислотно-основной индикатор для  варианта классического титрования

Оборудование и реактивы:
· Потенциометрическая установка для титрования;

· Индикаторный электрод – стеклянный электрод

· Электрод сравнения – хлоридсеребряный электрод

· Стаканы для титрования на 100 или 250 мл;

· Бюретки для титрования объёмом  25 мл;

· Мерные пипетки вместимостью 10 мл;

· Раствор гидроксида натрия, сн = 0.200 моль/л;

· Раствор малеиновой кислоты, сн≈0.05 моль/л
· Мерный цилиндр емкостью 25 мл

· Магнитная мешалка

Сущность работы
Потенциометрическое титрование основано на изменении потенциала индикаторного электрода в процессе химической реакции между определяемым веществом и титрантом. Конечную точку титрования находят по скачку потенциала, отвечающему моменту завершения реакции.

В качестве индикаторного электрода при кислотно-основном титровании используют стеклянный электрод.

Титрование проводится на примере: малеиновая кислота – щелочь.

[image: image147.png]HOOC — CH

"H — COOH 4+ NaOH - HOOC —CH = CH — COONa +





[image: image148.png]HOOC — CH

"H — COONa + NaOH — Na0OC —CH = CH — COONa + H.0O




Малеиновая кислота относится к классу дикарбоновых кислот, поэтому титрование протекает по двум ступеням:
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1. Образование кислой соли (1 ступень)

2. Образование нормальной соли (2 ступень)
Потенциометрическая индикация позволяет зафиксировать два скачка титрования, так как

[image: image149.png]



Выполнение работы

1. В стакан для титрования вносят пипеткой 20 мл исследуемого раствора малеиновой кислоты и 30 мл дистиллированной воды. 

2. В полученный раствор помещают магнит для перемешивания смеси. Затем
           опускают стеклянный электрод и электрод сравнения.

3. Включают магнитную мешалку. Убедитесь, что электроды не мешают вращению магнита в стакане!

4. Проводят титрование  раствором гидроксида натрия (см = 0.200 моль/л), прибавляя из бюретки вначале по 0.5 мл. После введения каждой порции производят отсчет  рН (при достижении постоянного значения).

5. Если изменение рН в системе между соседними точками превысит 0.20 единицы рН, титрант начинают вводить порциями по 0.2 мл. При увеличении изменения рН в системе между соседними точками до 0.5 единиц, титрант добавляют по каплям.

6. После скачка потенциала продолжают титрование, прибавляя ещё 2 – 3 мл, чтобы получить вторую ветвь  кривой титрования. 

7. Проводят параллельное титрование по той же методике. Результаты титрования оформляют в виде таблицы.

Таблица №1.

	№
	V(NaOH), мл
	рН 
	ΔрН 
	Vэкв(NaOH), мл

	1.

2.

3.

4.

и т. д.
	0.00

1.00

2.00

3.00
	
	
	Значение V1(NaOH) находят по кривой титрования:
Vэкв(NaOH) = …



8. Строят кривые титрования в координатах V – рН, по которым находят точку эквивалентности  и определяют объем титранта V(NaOH), соответствующий данной точке.

9. Вычисляют массовую концентрацию аммиака:

[image: image150.png]2-0.200 - V(NaOH:
2:0200 VWaOH) |, ¢

mGarcora) = —




m(кислота) – массовая концентрация малеиновой кислоты в растворе, г/л

V(NaOH) – израсходованный объём титранта, соответствующий точке эквивалентности, мл

20.0 – объём раствора малеиновой кислоты, используемый для анализа, мл

116 – молярная масса малеиновой кислоты, г/моль

0.200 – молярная концентрация NaOH, моль/л
10. На основании полученных результатов подбирают индикатор для классического варианта кислотно-основного титрования
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Лабораторная работа 15
Потенциометрическое кислотно-основное титрование до определенного значения рН.
Определение общей кислотности и щелочности образцов воды

Литература:

1. Практикум по общей химии. Под редакцией Попкова В.А., Бабкова А.В. – М.: «Высшая школа», 2001, с.34-38.

2. Основы аналитической химии. Практическое руководство: Учебн. пособие для вузов/ Под ред. Ю.А.Золотова. – М.: Высш. шк., 2001. – с.231-233.

3. ИСО 10523, ИСО 9963-1
Определение рН растворов 

Цель работы: определение рН раствора потенциометрическим методом с использованием стеклянного электрода. Освоение приемов работы на рН-метре.   

Реактивы и оборудование.

1. Потенциометрическая установка

2. Индикаторный электрод – стеклянный электрод

3. Электрод сравнения – хлоридсеребряный электрод
4. Раствор серной кислоты (сн = 0.05 моль/л)

5. Раствор гидроксида натрия (сн = 0.05 моль/л)

6. Образец воды для исследования (рН<7)

7. Образец воды для исследования (pH>7)
8. Стакан вместимостью 200 мл

9. Бюретки объемом 25 мл

10. Колбы мерные емкостью 50 мл
Сущность работы

Характер среды водного раствора можно охарактеризовать концентрацией ионов Н+ (Н3О+) и ионов ОН-. 

[H+] = [OH-] = 10-7 моль/л – нейтральная среда

[H+] > 10-7моль/л  -  среда кислая

[OH-] > 10-7моль/л – среда щелочная

Для количественной характеристики кислотности среды удобно использовать водородный показатель pH = -lg[H+], тогда с учетом значения ионного произведения воды [H+]∙[OH-] = 10-14 (t0 = 180C):

рН = 7 – среда нейтральная, 

рН > 7 – среда щелочная,

рН < 7 – среда кислая

Пресная вода не является идеально чистой. В ней содержатся растворенные газы (O2, N2, CO2), катионы (Na+, K+, Mg+2, Ca+2, Fe+2 и др.), анионы (Cl-, SO42-, HCO3- и т. д.). 
В результате хозяйственной деятельности человека в воду попадает значительное количество дополнительных соединений, в том числе и вещества, влияющие на характер среды (кислотность воды).

- 42 -

Основные типы соединений, изменяющих характер среды водных растворов.

Кислую среду (рН < 7) в водных растворах создают кислоты и соли, гидролизующиеся по катиону.

1. Кислоты сильные и слабые диссоциируют в водных растворах с отщеплением Н+ (Н3О+), что обуславливает, кислую реакцию среды.

[image: image151.png]0, s H* + HSO,




[image: image152.png]CH.COOH < CH,COO" + H*




2. Катионы слабых оснований, входящие в состав солей, подвергаются гидролизу, продуцируя Н+ (Н3О+).

[image: image153.png]Fe3* + H.O < FeOH* + H*




[image: image154.png]NH] + H,0 < [NH,OH] + H*




 Щелочную среду(рН > 7) в водных растворах создают основания и соли, подвергающиеся гидролизу по аниону.

1. Сильные и слабые основания диссоциируют с отщеплением иона ОН-.

[image: image155.png]



[image: image156.png]H,0= NH] + OH™




2. Анионы слабых оснований, находящиеся в составе солей, при гидролизе образуют ион Н+(Н3О+).

[image: image157.png]COZ +

< HCO; + OH™




Численное значение рН зависит от общего количества вещества в растворе, также от степени диссоциации кислот и оснований и степени гидролиза солей. Сильные кислоты и основания даже в небольших количествах резко изменяют рН воды. Слабые кислоты и основания влияют на значение рН растворов в меньшей степени.  

Значение рН растворов определяют потенциометрическим способом. Содержание кислот и оснований в воде (общая кислотность, общая щелочность) определяют титрованием.
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Лабораторная работа

Задание для лабораторной работы.

1. Определить рН предложенных образцов воды.

2. Определить:

1. общую кислотность для образцов воды со значением рН < 7

2. общую щелочность для образцов воды, имеющих значение рН > 7

Определение рН воды

Сущность работы: определить значение рН воды потенциометрическим методом.

Значение рН растворов определяют потенциометрическим методом помощью рН-метра. Сущность потенциометрического метода заключается в измерении ЭДС обратимых гальванических элементов, которые составляются из индикаторного электрода и электрода сравнения. Потенциал индикаторного (стеклянного) электрода зависит от активной концентрации ионов Н+, потенциал электрода сравнения (хлоридсеребряный электрод) не зависит от состава анализируемой среды. Показания возникающего значения ЭДС гальванических элементов снимают при помощи специальных приборов – рН-метра или иономера.

Ход анализа.

1. В стакан емкостью 50 мл помещают 20 – 30 мл анализируемой воды.

2. Опускают в стакан с анализируемой водой электроды: стеклянный электрод и электрод сравнения.

3. Через 30 – 60 с после исчезновения заметного дрейфа в показаниях прибора записывают значение рН для анализируемого образца воды.

4. Электроды вынимают из раствора, ополаскивают дистиллированной водой и помещают в стакан с чистой дистиллированной водой.

5. По величине рН определяют характер водного раствора (кислый, щелочной, нейтральный). 

Определение общей кислотности воды.

Общая кислотность может быть обусловлена присутствием в ней

1. Свободных сильных кислот (HCl, H2SO4 …)

2. Слабых кислот (органические кислоты…)

3. Катионов слабых оснований (Fe3+, NH4+…)

Сущность работы.

Метод основан на титровании образца воды раствором щелочи до фиксированного значения рН. При титровании до рН = 4.4 происходит нейтрализация свободных сильных кислот
[image: image158.png]H* +0H s H.,O




При дальнейшем титровании раствора до рН 8.1 происходит превращение слабых кислот в соли, а также подавляется гидролиз катионов слабых оснований.
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Ход анализа.

1. В стакан емкостью 200-250 мл помещают 50 мл анализируемой воды, опускаю в раствор электроды (стеклянный и хлоридсеребряный), включают магнитную мешалку. Убедитесь, что электроды не мешают вращению магнита в стакане.
2. Смесь титруют раствором NaOH (сн = 0.05 моль/л) до до рН = 4.4, записывают результат титрования (V1,  мл)
3. Продолжают титрование раствора до рН = 8.1, записывают конечный результат титрования (V2, мл)

4. Вычисляют содержание сильных кислот К1 по формуле:

[image: image159.png]



К1 – содержание сильных кислот, ммоль/л

V1 – объём раствора NaOH, израсходованного на титрование до рН = 4.4, мл

50 – объём пробы воды, мл

0.05 – молярная концентрация эквивалента (нормальная концентрация) раствора NaOH, моль/л

1000 – коэффициент пересчета моль в ммоль

5. Вычисляют общую кислотность образца воды К по формуле:

[image: image160.png]



К – содержание сильных кислот, ммоль/л

V2 – объём раствора NaOH, израсходованного на титрование до рН = 8.1, мл

50 – объём пробы воды, мл

0.05 – молярная концентрация эквивалента (нормальная концентрация) раствора NaOH, моль/л

1000 – коэффициент пересчета моль в ммоль

Определение общей щелочности воды

Щелочная реакция среды может быть вызвана присутствием в воде

1. Щелочей (NaOH …)  или слабых оснований (NH3…)

2. Анионов слабых кислот (СО32-, НСО3̄ …)

Сущность метода.

Метод основан на титровании образца воды раствором серной кислоты.

1. При титровании до рН = 8.1происходит  нейтрализация свободной щелочи (1), подавляется процесс гидролиза анионов [image: image162.png]C03~,P03",§



с превращением их в анионы кислых солей(2).

[image: image163.png]OH +H* — H.O0





[image: image164.png]CO3~ +H* —HCO;  (2)




- 45 -
2. При титровании рН = 4.4 происходит  превращение анионов кислых солей в свободные кислоты.

[image: image165.png]HCO; + H* — H,0 + CO,




[image: image166.png]HS"+H* — H.S




Ход анализа.

1. В стакан емкостью 200 мл помещают 50 мл анализируемой воды, опускают электроды (стеклянный и хлоридсеребряный) и включают магнитную мешалку. Убедитесь, что электроды не мешают вращению магнита в стакане.
2. Смесь титруют раствором H2SO4  (сн = 0.05 моль/л) до рН = 8.1. Записывают результат титрования (V3, мл).

3. Продолжают титрование до рН = 4.4. Записывают результат титрования (V4, мл).

4. Вычисляют содержание свободных щелочей и анионов слабых кислот по формуле:

[image: image167.png]



B1 – содержание щелочей и анионов слабых кислот в образце воды, ммоль/л

V3 – объём раствора H2SO4, израсходованного на титрование до рН = 8.1 , мл

50 – объём пробы воды, мл

0.05 – молярная концентрация эквивалента (нормальная концентрация) раствора  H2SO4, моль/л

1000 – коэффициент пересчета моль в ммоль
5. Вычисляют общую щелочность по формуле:

[image: image168.png]g 2057100
= rze




B – общая щелочность образца воды, ммоль/л

V4 – объём раствора H2SO4, израсходованного на титрование до рН = 4.4, мл

50 – объём пробы воды, мл

0.05 – молярная концентрация эквивалента (нормальная концентрация) раствора  H2SO4, моль/л

1000 – коэффициент пересчета моль в ммоль

Результаты работы заносят в таблицу.

	№ образца воды
	рН
	Общая кислотность, ммоль/л
	Общая щелочность, ммоль/л
	Предполагаемый состав образца 
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