Лекція. 7.2.

Тема. Методи окисно-відновного титрування. Перманганатометрія.
Мета. Ознайомити студентів із класифікацією методів окисно-відновного титрування, впливом різноманітних факторів на швидкість окисно-відновної реакції та значення рівноважного редокс-потенціалу, способами титрування, способами визначення кінцевої точки титрування, редокс-індикаторами, кривими титрування, можливостями окисно-відновного титрування, розрахунком фактора еквівалентності та стехіометричного співвідношення.

Вступ. В основі методів окисно-відновного титрування лежать реакції, пов’язані з переносом електронів, тобто окисно-відновні процеси. Вони є найбільш поширеними і дозволяють прямо або непрямо визначати практично всі неорганічні речовини завдяки своїй універсальності. Крім того, методи окисно-відновного титрування придатні і для визначення багатьох органічних сполук, у тому числі і лікарських препаратів.
План.

1. Сутність і класифікація методів окисно-відновного титрування.

2. Рівняння Нернста. Вплив різноманітних факторів на швидкість окисно-відновної реакції та значення рівноважного редокс-потенціалу.

3. Способи титрування.
4. Способи визначення кінцевої точки титрування. Редокс- індикатори.

5. Крива титрування.

6. Розрахунок фактора еквівалентності та стехіометричного співвідношення.

7. Перманганатометрія.

7.1. Сутність методу, основне рівняння реакції.

7.2. Титрант, його приготування та стандартизація, стандартні речовини методу.

7.3. Визначення кінцевої точки титрування.

7.4. Приклади перманганатометричних визначень.

7.5. Приклад розв’язування задач.

8. Йодометрія.
9. Йодхлориметрія.
10. Нітритометрія.
11. Броматометрія.
12. Хроматометрія.
13. Цериметрія.

Зміст лекції.
1. Сутність і класифікація методів окисно-відновного титрування

Окисно-відновне титрування (редоксиметрія) базується на реакціях окиснення-відновлення. При його проведенні досліджувана речовина вступає в окисно-відновну реакцію з титрантом.
В основі методів окисно-відновного титрування лежать реакції, пов’язані з переносом електронів, тобто окисно-відновні процеси. Вони є найбільш поширеними і дозволяють прямо або непрямо визначати практично всі неорганічні речовини завдяки своїй універсальності. Крім того, методи окисно-відновного титрування придатні і для визначення багатьох органічних сполук, у тому числі і лікарських препаратів.
Титрантами методів редоксиметрії є розчини окисників і відновників. Залежно від умов титранти методу характеризуються певним типом півреакції, пов’язаним із кількістю переданих електронів і величиною окисно-відновного потенціалу редокс-пари, від якого залежить можливість застосування методу.
Реальний потенціал редокс-пари титрантів-окисників відповідно повинен мати більше значення (на 0,4-0,5 В), ніж редокс-потенціал аналізованої пари відновника. Аналогічно для титранту-відновника витримують зворотну залежність.
Методи окисно-відновного титрування поділяють на:
· оксидиметрію – метод визначення відновників під час їх титрування стандартними розчинами окисників;
· редуктометрію – метод визначення окисників шляхом їх титрування стандартними розчинами відновників.
В методах редоксиметрії титрантами найчастіше служать окисники у зв’язку з більшою стійкістю їх розчинів.
У окисно-відновному титруванні є можливість регулювання потенціалу редокс-пар титранту і досліджуваної речовини за допомогою зміни рН середовища, додавання комплексоутворюючих добавок, підвищення температури та ін.
Існує понад 50 методів окисно-відновного титрування. Їх називають за використовуваним титрантом. Найширше використовують методи, наведені у таблиці (Додаток А). Рідше використовуються методи аскорбінометрії, титанометрії та ін.
Загальні вимоги до реакцій, що лежать в основі методів окисно-відновного титрування: реакції повинні перебігати швидко, кількісно, стехіометрично, з чітким фіксуванням кінцевої точки титрування та утворенням продуктів реакції визначеного складу. Але багато реакцій окиснення-відновлення є багатостадійними процесами. В ході реакції відбувається утворення різних проміжних сполук з високою хімічною активністю. Тому можливий перебіг різних побічних реакцій, що унеможливлює використання таких реакцій для кількісного визначення.
2. Рівняння Нернста. Вплив різноманітних факторів на швидкість окисно-відновної реакції та значення рівноважного редокс-потенціалу
На швидкість реакцій, як відомо, впливають концентрації реагентів, температура розчину, введення каталізаторів або інгібіторів.
Наприклад, реакція взаємодії калій перманганату з оксалатною кислотою або її солями за кімнатної температури перебігає повільно. Тому для прискорення реакції розчин нагрівають приблизно до 70°С. Іноді, навпаки, нагрівання небажане, тому що можуть збільшитися витрати внаслідок випаровування (наприклад, йоду або брому) з розчину.
Концентрація і температура впливають на величину рівноважного редокс-потенціалу напівреакції:
+ пē + Аох 
[image: image1.wmf] Вred
згідно з рівнянням Нернста:
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де Е – рівноважний редокс-потенціал системи, В;
Е0 – стандартний редокс-потенціал системи, В;
Т – абсолютна температура, К;
n – кількість електронів, які беруть участь в окисно-відновному процесі;
R – універсальна газова стала, яка дорівнює 8,312 Дж/моль·К;
F – стала Фарадея, яка дорівнює 96 500 Кл;
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 – активності окисненої та відновленої форм редокс-пари в ступенях їх стехіометричних коефіцієнтів відповідно, моль/дм3.

Якщо реакція окиснення-відновлення проходить за участю йонів гідрогену, то швидкість її збільшується зі збільшенням їх концентрації згідно із законом діючих мас. В цьому випадку збільшується і рівноважний редокс-потенціал системи Е. Наприклад, для системи

+3ē + МnО4– + 4H+ 
[image: image5.wmf] МnО2↓ + 2Н2О
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а для системи
+5ē + МnО4– + 8H+ 
[image: image7.wmf] Мn2+ + 4H2О



(2)
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Зміна концентрації H+- або ОН–-йонів змінює не тільки величину редокс-потенціалу, але інколи й напрямок перебігу реакції. Так, взаємодія арсеніт-йонів з йодом можлива тільки в середовищі натрій гідрогенкарбонату (рН = 9) згідно з рівнянням:
	–2ē + AsО2– + 4ОН– 
[image: image9.wmf] AsO43– + 2Н2О
	1
	Е0 (AsO43–/AsО2–)= –0,71 В

	+2ē + [І3]– 
[image: image10.wmf] 3І–
	1
	Е0 ([І3]–/3І–) = 0,545 В

	AsО2– + [І3]– + 4ОН– → AsO43– + 3І– + 2Н2О
	
	


В кислому середовищі така взаємодія неможлива, тому що: Е0(Н3AsО4/HAsО2) = 0,56 В, що більше Е0([І3]–/3І–) = 0,545 В і тому змінюється напрямок перебігу реакції:
	+2ē + Н3AsО4 + 2Н+ 
[image: image11.wmf] HAsО2 + 2Н2О
	1
	Е0 (Н3AsО4/HAsО2) = 0,56 В

	–2ē + 3І– 
[image: image12.wmf] [І3]–
	1
	Е0 ([І3]–/3І–) = 0,545 В

	Н3AsО4 + 3І– + 2Н+ → HAsО2 +[І3]– + 2Н2О
	
	


Великий вплив на швидкість окисно-відновних реакцій здійснює введення каталізаторів – речовин, здатних в десятки та сотні разів змінювати швидкість реакції. Наприклад, реакцію окиснення метаарсенітів солями церій(IV) можна прискорити, використовуючи добавки осмієвої кислоти:

	–2ē + AsО2– + 2Н2О 
[image: image13.wmf] AsO43– + 4Н+
	1

	+ē + Се4+ 
[image: image14.wmf] Се3+
	2

	AsО2– + 2Се4+ + 2Н2О → AsO43– + 2Се3+ + 4Н+


Каталізатором може бути не тільки стороння речовина, але й продукт реакції. Наприклад, катіони Мn2+ є каталізатором реакції:

	–2ē + Н2С2О4 
[image: image15.wmf] 2СО2↑ + 2Н+
	5

	+5ē + МnО4– + 8Н+
[image: image16.wmf] Мn2+ + 4Н2О
	2

	2МnО4– + 5Н2С2О4 + 6Н+ → 2Мn2+ + 8Н2О + 10СО2↑


Такі реакції називають автокаталітичними.

Стехіометрична взаємодія титранту і речовини, що визначається, як одна із умов використання реакцій в титриметричному аналізі, в ряді випадків не виконується, що пояснюється перебігом побічних, так званих індуктованих (кон’югованих) реакцій.

Кон’югованими реакціями окиснення-відновлення називають такі дві реакції, з яких одна перебігає самочинно (первинна реакція), а друга (вторинна) – тільки тоді, коли в цьому ж розчині проходить перша реакція. Речовину, яка бере участь в обох реакціях, називають актором; речовину, яка бере участь тільки в первинній реакції, – індуктором; речовину, яка бере участь тільки у вторинній реакції, – акцептором.

Кон’юговані реакції окиснення-відновлення відрізняються від каталітичних тим, що після закінчення реакції всі три речовини, які беруть в ній участь – актор, індуктор, акцептор – перетворюються в інші продукти. Можливість перебігу індуктованих реакцій треба враховувати під час аналізу. Наприклад, перманганатометричне визначення солей ферум(ІІ)-йонів проводять за реакцією:
	+5ē + МnО4– + 8Н+
[image: image17.wmf] Мn2+ + 4Н2О
	1

	–ē + Fе2+ 
[image: image18.wmf] Fе3+
	5

	МnО4– + 5Fе2+ + 8Н+ → Мn2+ + 5Fе3+ + 4Н2О


Цю реакцію необхідно проводити в середовищі сульфатної кислоти. У присутності хлоридної кислоти спостерігаються завищені витрати титранту, що зумовлено додатковими витратами КМnО4 на окиснення хлоридів:
	+5ē + МnО4– + 8Н+
[image: image19.wmf] Мn2+ + 4Н2О
	2

	–2ē + 2Cl– 
[image: image20.wmf] Сl2
	5

	2МnО4– + 10Cl– + 16Н+ → 2Мn2+ + 5Сl2 + 8Н2О


Хлориди за умови відсутності йонів Fe(II) не окиснюються КМnО4. В присутності катіонів ферум(II) вони взаємодіють з МnО4– з утворенням нестійких сполук мангану проміжних ступенів окиснення Мn(V), Мn(IV), Мn(ІІІ) з високою хімічною активністю, здатних окиснити хлориди до Сl2. Тому перманганатометричні визначення рекомендують проводити в середовищі сульфатної кислоти.

3. Способи титрування
У методах окисно-відновного титрування використовують пряме та непряме титрування (метод заміщення та зворотне титрування).
Пряме титрування використовують в тих випадках, коли швидкість реакції досить велика, а ΔЕ ≥ 0,4 В, що забезпечує повноту і швидкість перебігу реакції. Прямим титруванням визначають, наприклад, йод (титрант – розчин Na2S2О3, ЕРС = 0,42 В, Кр = 1012), ферум(II) (титрант розчин КМnO4, ЕРС = 0,74 В, Кр =106,4) тощо.
Зворотне титрування (метод залишків) використовують, якщо реакція перебігає повільно та для її завершення потрібний час, а також для визначення летких сполук.
Наприклад, у процесі йодометричного титрування сульфід-йонів до їх розчину додають точно відомий надлишок стандартного розчину йоду, надлишок якого відтитровують стандартним розчином натрій тіосульфату:

1)
	–2ē + H2S 
[image: image21.wmf] S↓ + 2H+
	1

	+2ē + [І3]– 
[image: image22.wmf] 3I–
	1

	H2S + [І3]– → S↓ + 2H+ + 3I–


2)

	+2ē + [І3]– 
[image: image23.wmf] 3I–
	1

	–2ē + 2S2O32– 
[image: image24.wmf] S4O62–
	1

	[І3]– + 2S2O32– → 3I– + S4O62–


Для зворотного перманганатометричного визначення солей кальцію до розчину додають відомий об’єм стандартного розчину амоній оксалату в надлишку (1), розчин фільтрують, залишок амоній оксалату підкиснюють розчином H2SO4 (2) та відтитровують стандартним розчином КМnО4 (3):

1) Са2+ + С2O42– 
[image: image25.wmf] СаС2O4↓
2) С2O42– + 2Н+ 
[image: image26.wmf] Н2С2O4
3) 

	–2ē + Н2С2О4 
[image: image27.wmf] 2СО2↑ + 2Н+
	5

	+5ē + МnО4– + 8Н+ 
[image: image28.wmf] Мn2+ + 4Н2О
	2

	2МnО4– + 5Н2С2О4 + 6Н+ → 2Мn2+ + 8Н2О + 10СО2↑


Титрування за способом заміщення використовують у тих випадках, коли досліджувана речовина не реагує з титрантом або реакція не стехіометрична. Титрування за заміщенням проводять, визначаючи замісник, який виділяється як продукт хімічної реакції в кількості, еквівалентній до кількості досліджуваної речовини. Таким чином визначають речовини, які не мають окисно-відновних властивостей. Так, у процесі йодометричного визначення сильних окисників у кислому середовищі до їх розчину додають розчин калій йодиду. Йод, який виділився при цьому, відтитровують стандартним розчином натрій тіосульфату, наприклад, визначення К2Сr2O7:
	+6ē + Сr2O72– + 14Н+ 
[image: image29.wmf] 2Cr3+ + 7Н2О
	1

	–2ē + 3I– 
[image: image30.wmf] [І3]–
	3

	Сr2O72– + 14Н+ + 9I– → 2Cr3+ + 3[І3]– + 7Н2О
	

	2S2O32– + [І3]– → 3I– + S4O62–
	


Для перманганатометричного визначення солей кальцію способом заміщення до розчину солі кальцію додають розчин амоній оксалату до повного осадження кальцій оксалату: Са2+ + С2O42– 
[image: image31.wmf] СаС2O4↓
Осад СаС2O4 відфільтровують, промивають і обробляють розчином сульфатної кислоти:

СаС2O4 + 2Н+ + SO42– 
[image: image32.wmf] CaSО4↓ + Н2С2О4.
Оксалатну кислоту, яка виділилась при цьому в кількості, еквівалентній солі кальцію, відтитровують стандартним розчином калій перманганату:
5Н2С2О4 + 2МnО4– + 6Н+ → 10СО2↑ + 2Мn2+ + 8Н2О.
4. Способи визначення кінцевої точки титрування. Редокс-індикатори
Визначення кінцевої точки титрування в редокс-методах здійснюють безіндикаторним методом або за допомогою специфічних та редокс-індикаторів.
Безіндикаторні методи використовують тоді, коли титрант забарвлений, а продукт його реакції з досліджуваною речовиною – безбарвний (перманганатометрія).
Специфічні індикатори – речовини, які утворюють інтенсивно забарвлені сполуки з одним із компонентів окисно-відновної системи. Наприклад, при титруванні йоду використовують специфічний індикатор – крохмаль, який утворює темно-синю сполуку з [І3]–-йонами. При титруванні ферум(III) розчином солі титан(III) як індикатор використовують тіоціанат-йони, які утворюють з ферум(III) комплекси, забарвлені в інтенсивно- червоний колір.
Окисно-відновні (редокс-) індикатори – це в основному органічні сполуки, здатні окиснюватись або відновлюватись.
Під дією окисника або відновника в хімічній будові редокс-індикатору відбуваються зміни, що викликають зміну забарвлення. Таким чином, у розчині редокс-індикатору існує рівновага між окисненою (Indox) і відновленою (Indred) формами, що мають різне забарвлення:

Indox + пē 
[image: image33.wmf] Indred
де n – число електронів, що беруть участь в окисно-відновному процесі.
Потенціал індикаторної системи (перехід індикатора з однієї форми в іншу і зміна його забарвлення відбувається при певному значенні потенціалу переходу, який спостерігають при однаковій концентрації окисненої та відновленої форм індикатора) розраховують за рівнянням Нернста-Петерса:
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При [ІndOx] = [ІndRed] Е дорівноє Е0. У цьому випадку половина молекул індикатора існує в окисненій, половина – у відновленій формі. Інтервал переходу індикатора, у якому відбувається зміна його забарвлення, знаходиться в межах співвідношення концентрацій обидвох форм від 1/10 до 10/1.
Враховуючи, що зміна забарвлення розчину візуально спостерігається, якщо концентрація однієї із забарвлених форм в 10 та більше разів перевищує концентрацію другої форми, отримуємо інтервал переходу редокс-індикаторів:

10 ≥ 
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Інтервал переходу редокс-індикаторів невеликий порівняно з кислотно-основними індикаторами.
Серед редокс-індикаторів розрізняють:

· індикатори, властивості яких мало залежать від рН та йонної сили розчину;

· індикатори, чутливі до зміни рН та йонної сили розчину;

· оборотні редокс-індикатори, які оборотно змінюють своє забарвлення при зміні потенціалу;

· необоротні редокс-індикатори, які необоротно окиснюються або відновлюються, в результаті забарвлення індикатора змінюється необоротно.

У табл. 1 наведені основні окисно-відновні індикатори (редокс-індикатори).
Оборотні редокс-індикатори – це індикатори, які помітно і оборотно змінюють свій колір в залежності від зміни окисно-відновного потенціалу системи. Межі значень величини редокс-потенціалу, в яких проходить зміна кольору редокс-індикатору, називають інтервалом переходу.
До оборотних індикаторів відносяться дифеніламін, фенілантранілова кислота, фероїн, метиленовий синій.
Дифеніламін. Одним з найбільш відомих редокс-індикаторів є дифеніламін:
[image: image38.png]O




Під дією окисників відбувається необоротне окиснення дифеніламіну (віддача двох електронів) з утворенням дифенілбензидину:
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Таблиця 1

Основні окисно-відновні індикатори

	№ з/п
	Індикатор
	Е0, В
	Забарвлення

	
	
	
	окисненої форми
	відновленої форми

	Індикатори, властивості яких мало залежать від рН та йонної сили розчину

	1
	2,2'-дипіридил (комплекс з рутенієм)
	+ 1,33
	Немає
	Жовте

(λmax = 418 нм)

	2
	Нітро-о-фенантролін (нітрофероїн), комплекс з Fe2+
	+ 1,25
	Блідо-голубе
	Червоне

(λmax =510 нм)

	3
	1,10-Фенантролін (фероїн), комплекс з Fe2+
	+ 1,06
	Блідо-голубе
	Червоне

(λmax =510 нм)

	4
	N-Фенілантранілова кислота (2-дифеніл-амінокарбонова кислота)
	+ 1,00
	Фіолетово-червоне

(λmax  =524 нм)
	Немає

	5
	Дифеніламін
	+0,76
	Фіолетове
(λmax =565 нм)
	Немає

	6
	Дифенілбензидин
	+0,76
	Фіолетове

(λmax =560 нм)
	Немає

	7
	Варіаміновий синій
	+0,71
	Фіолетове

(λmax =570 нм)
	Немає

	

	№ з/п
	Індикатор
	Е0, В при рН
	Забарвлення

	
	
	0
	7
	окисненої форми
	відновленої форми

	Індикатори, чутливі до зміни рН та йонної сили розчину

	1
	2,6-Диброміндофенол (2,6-дибромбензол- індофенол), Na-сіль
	+0,668
	+0,216
	Синє
	Немає

	2
	Толуїленовий синій
	+0,601
	+0,115
	Синє
	Немає

	3
	Тіазиновий синій
	+0,537
	+0,027
	Синє
	Немає

	4
	Метиленовий синій
	+0,532
	+0,011
	Синє
	Немає

	5
	Індиго-5,5',7,7'-тетрасульфокислота
	+0,365
	–0,046
	Синє

(λmax =590 нм)
	Немає або слабко-жовте

	6
	Індиго-5,5'-дисульфо-кислота (індигокармін)
	+0,365
	–0,046
	Синє

(λmax = 602 нм)
	Немає а бо слабко-жовте

	7
	Нейтральний червоний
	+0,291
	–0,125
	Червоне
	Немає


Далі безбарвний продукт оборотно окиснюється до забарвленого в інтенсивний синьо-фіолетовий колір дифенілбензидину, фіолетового дихінондіаміну і його полімеру:
[image: image40.png]



Реакція оборотна у сильнокислому середовищі (рН 0-1). Потенціал переходу індикатора Е0 = + 0,76 В.
Фенілантранілова кислота – карбонільна похідна дифеніламіну. Механізм перетворень аналогічний дифеніламіну. У відновленій формі індикатор безбарвний, в окисненій – червоно-фіолетового кольору. Потенціал переходу індикатора Е0 = + 1,08 В:
[image: image41.png]dn@




Фероїн – комплекс о-фенантроліну з йонами Ферум(II) червоного кольору. В окисненій формі йони Ферум(II) переходять в йони ферум(III), і індикатор набуває синього забарвлення. Потенціал переходу індикатора Е0 = + 1,05 В:
[image: image42.png]



Метиленовий синій – N,N,N',N'-тетраметилтіоніну хлорид, окиснена форма якого має синьо-зелене забарвлення, відновлена – безбарвна. Потенціал переходу індикатора Е0 = + 0,52 В. Часто використовують суміш метиленового синього і тропеоліну 00. При цьому забарвлення розчину змінюється від червоно-фіолетового до синього:
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До групи необоротних редокс-індикаторів належать барвники, які руйнуються при певному потенціалі. До них відноситься, наприклад, нейтральний червоний, який використовується при броматометричних визначеннях стибію, стануму та інших елементів у кислому середовищі.
При проведенні окисно-відновного титрування необхідно підібрати індикатор таким чином, щоб потенціал переходу індикатора знаходився у межах стрибка потенціалу на кривій титрування. Більшість редокс-індикаторів мають властивості кислот або основ, тому їхня поведінка залежить також від рН середовища. У таких випадках титрування ведуть, створюючи необхідне значення рН середовища.

Кінцева точка титрування, яка фіксується зміною забарвлення редокс-індикатора, у більшості випадків не збігається з точкою еквівалентності (Е). Це зумовлює похибку окисно-відновного титрування, як і інших титриметричних методів, пов’язану з величиною потенціалу зміни забарвлення індикатора.
Вибір редокс-індикаторів здійснюють на основі кривих титрування таким чином, щоб інтервал переходу індикатору знаходився в межах стрибка титрування.
В деяких методах використовують зворотні рН-індикатори, які руйнуються надлишком титранту-окисника, внаслідок чого їх забарвлення необоротно змінюється. Їх називають незворотними індикаторами. Наприклад, у бромо- та броматометрії для фіксування кінцевої точки титрування використовують метиловий оранжевий або метиловий червоний, які в кінці титрування руйнуються і знебарвлюються внаслідок появи у досліджуваному розчині вільного брому.
Крім внутрішніх індикаторів, у методах окисно-відновного титрування використовують зовнішні і змішані індикатори, наприклад, в нітритометричному методі аналізу.
5. Крива титрування
Крива титрування відтворює зміну редокс-потенціалу (Е, мВ) розчину, який титрують, у процесі поступового додавання до нього стандартного розчину титранту.
На рис. 1 показано криву титрування розчину 0,1 моль/дм3 ферум(II) сульфату стандартним розчином (NH4)2[Ce(SO4)3].
В основі титрування лежить реакція:

	–ē + Fe2+ 
[image: image44.wmf] Fe3+
	1

	+ē + Се4+ 
[image: image45.wmf] Се3+
	1

	Fe2+ + Се4+ → Fe3+ + Се3+
	


Крива титрування будується в координатах значення Е0, мВ залежно від доданого об’єму титранту, см3. Розрахунок редокс-потенціалу до точки еквівалентності проводять за рівнянням Нернста для редокс-пари речовини, яку титрують, після неї – за рівнянням Нернста для редокс-пари титранту.
Потенціал в точці еквівалентності розраховують за формулою:
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де Е10 та Е20 – стандартні потенціали редокс-пар відновника та окисника, відповідно;
 n1 і n2 – число електронів, що беруть участь в напівреакціях окиснення відновника і відновлення окисника, відповідно.
Крива окисно-відновного титрування подібна до кривих методів кислотно-основного та осаджувального титрування. Біля точки еквівалентності спостерігають різку зміну потенціалу – стрибок титрування. За кривою титрування можна підібрати індикатори.
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Рис. 1. Крива титрування розчину 0,1 моль/дм3 солі ферум(II) сульфату 0,1 моль/дм3 розчином (NH4)2[Ce(SО4)3].
Для зазначеного титрування придатний фероїн: (Е0 = 1060 мВ) та фенілантранілова кислота (Е0 = 1080 мВ) і непридатні дифеніламін (Е0 = 760 мВ) та 2,2'-дипіридил (Е0 = 1330 мВ).
Якщо криву титрування не будують, редокс-індикатори вибирають, теоретично порівнюючи редокс-потенціал в точці еквівалентності та Е0 індикатору.
6. Розрахунок фактора еквівалентності та стехіометричного співвідношення
При проведенні розрахунків результатів аналізу в методах окисно-відновного титрування фактор еквівалентності визначають, враховуючи число прийнятих або відданих електронів (n):

fекв = 1/n.

Наприклад, визначимо фактори еквівалентності та стехіометричне співвідношення при титруванні Na2C2O4 розчином 0,1 М (1/5 КМnО4):
	+5ē + МnО4– + 8Н+ 
[image: image48.wmf] Мn2+ + 4Н2О
	2

	–2ē + С2О42– 
[image: image49.wmf] 2СО2↑
	5

	2МnО4– + 5Н2С2О4 + 8Н+ → 2Мn2+ + 8Н2О + 10СО2↑


fекв(КМnО4) = 
[image: image50.wmf]5

1

;
МЕ (КМnО4) = М (КМnО4)·fекв(КМnО4) = 158,034·
[image: image51.wmf]5

1

 = 31,6068 г/моль.

с(1/5 КМnО4) = 0,1 М;
с(КМnО4) = с(1/5 КМnО4)·fекв(КМnО4) = 0,1·
[image: image52.wmf]5
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 = 0,02 М

fекв(Na2C2О4) = 
[image: image53.wmf]2

1

;
МЕ (Na2C2О4) = М (Na2C2О4)·fекв(Na2C2О4) = 134,00·
[image: image54.wmf]2
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 = 67,00 г/моль.
s(Na2C2O4) = 
[image: image55.wmf]2
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7. Перманганатометрія
7.1. Сутність методу, основне рівняння реакції

Перманганатометрія – метод, оснований на використанні стандартного розчину калій перманганату як титранту для визначення сполук, які мають відновні властивості.
Продукти відновлення перманганат-йонів можуть бути різними, в залежності від рН середовища:
· у сильнокислому середовищі:
+ 5ē + МnО4– + 8H+ 
[image: image56.wmf] Мn2+ + 4Н2О
Е0(МnО4–/Мn2+) = 1,51 В;
· у слабокислому або нейтральному середовищі:
+ 3ē + МnО4– + 4H+ 
[image: image57.wmf] МnO2↓ + 2Н2O
E0(МnО4–/МnO2) = 1,69 В;
· у слаболужному середовищі:
+ 3ē + МnО4– + 2Н2O 
[image: image58.wmf] МnO2↓ + 4ОН–
Е0(МnО4–/МnO2) = 0,60 В.
Для аналізу найчастіше використовують окисні властивості МnО4–-йонів у кислому середовищі, через те що їх відновлення призводить до утворення безбарвних Мn2+-йонів (на відміну від бурого осаду МnO2), в присутності яких виразно видно рожеве забарвлення від надлишкової краплі розчину титранту.
Необхідне значення рН середовища створюють за допомогою розчину сульфатної кислоти. Інші сильні мінеральні кислоти не використовують. Так, нітратна кислота сама має окисні властивості і в її присутності стає можливим перебіг побічних реакцій. В розчині хлоридної кислоти (в присутності слідів Fe2+-йонів) відбувається індуктована реакція окиснення хлорид-йонів. Тобто, калій тетраоксоманганат витрачається як на окиснення досліджуваної речовини, так і на окиснення Сl–-йонів, що призводить до завищених результатів.
7.2. Титрант, його приготування та стандартизація, стандартні речовини методу
Титрант методу – 0,1 моль/дм3 розчин калій перманганату – готують як вторинний стандартний розчин і стандартизують за стандартними речовинами: оксалатною кислотою (Н2С2О4·2Н2O), натрій оксалатом (Na2C2О4), арсен(ІІІ) оксидом (As2О3), сіллю Мора [(NH4)2Fe(SО4)2·6Н2О] тощо.
Первинний стандартний розчин КМnO4 по точній наважці кристалічного препарату приготувати неможливо. Це зумовлено сильними окисними властивостями реактиву, який завжди містить домішки МnO2 та інших продуктів розкладу. Для приготування розчину беруть наважку дещо більше розрахункової і розчин витримують протягом 7-10 днів у темній склянці для завершення окиснення домішок відновників (пил, сліди органічних сполук). МnO2, пряме сонячне світло та підвищена температура прискорюють процес розкладання КМnO4. Для видалення осаду МnO2 розчин фільтрують через скляний фільтр.
7.3. Визначення кінцевої точки титрування
Встановлення кінцевої точки титрування виконується безіндикаторним (за забарвленням надлишком перманганат-йонів), потенціометричним або амперометричним методами.
7.4. Приклади перманганатометричних визначень
Перманганатометричним методом можна визначати ряд відновників: Н2О2, NO2–, С2О42–, Fe2+ та ін., Са2+ в різних препаратах; МnO2, РbО2, K2Сr2O7 та інші окисники зворотним титруванням. Другим стандартним розчином в останньому випадку є розчин відновника (частіше – оксалатної кислоти або солі Мора).
Наприклад, реакція, що лежить в основі визначення ферум(ІІ)-йонів у солі Мора прямим титруванням:
	+5ē + МnО4– + 8Н+ 
[image: image59.wmf] Мn2+ + 4Н2О
	1

	–ē + Fе2+ 
[image: image60.wmf] Fe3+
	5

	МnО4– + 5Fе2+ + 8Н+ → Мn2+ + 5Fe3+ + 4Н2О


ME(Fe2+) = M(Fe2+)·feкв(Fe2+), fекв(Fe2+) = 1, s = 5;
ME[(NH4)2Fe(SO4)2·6H2O] = M [NH4)2Fe(SO4)2·6H2O]·fекв;
fекв[(NH4)2Fe(SO4)2·6H2O] = 1.
Реакції, що лежать в основі визначення калій нітриту в препараті зворотним титруванням:
	+5ē + МnО4– + 8Н+ 
[image: image61.wmf] Мn2+ + 4Н2О
	2

	–2ē + HNO2 + Н2О 
[image: image62.wmf] NO3– + 3H+
	5

	2МnО4– + 5HNO2 + Н+ → 2Мn2+ + 5NO3– + 3Н2О


	–2ē + H2C2O4 
[image: image63.wmf] 2CO2↑ + 2H+
	5

	+5ē + МnО4– + 8Н+ 
[image: image64.wmf] Мn2+ + 4Н2О
	2

	2МnО4– + 5H2C2O4 + 6Н+ → 2Мn2+ + 10CO2↑ + 8Н2О


Метод зворотного титрування застосовують, враховуючи леткість нітритної кислоти. Як другий стандартний розчин використовують 0,1 М розчин натрій оксалату.
fекв(KNO2) = 
[image: image65.wmf]2

1

;
MЕ(KNO2) = M(KNO2)·fекв(KNO2) = 85,1038·
[image: image66.wmf]2

1

 = 42,5519 г/моль; s = 
[image: image67.wmf]2

5

.
Перманганатометрія – це фармакопейний метод аналізу. Метод перманганатометрії використовують також для визначення органічних сполук: метанолу, гліцеролу, фенолу, формальдегіду, форміатної, тартратної, цитратної кислот тощо.
7.5. Приклад розв’язування задач. Стандартизація розчину КМnO4 за стандартною речовиною Na2C2O4 способом піпеткування
	+5ē + МnО4– + 8Н+ 
[image: image68.wmf] Мn2+ + 4Н2О
	2

	–2ē + H2C2O4 
[image: image69.wmf] 2CO2↑ + 2H+
	5

	2МnО4– + 5H2C2O4 + 6Н+ → 2Мn2+ + 10CO2↑ + 8Н2О

	fекв (Na2C2O4) = 1/2; s = 5/2


1. Розрахунок нававажки Na2C2O4
Дано:

с (1/5КМnO4) = 0,1 моль/дм3
с (КМnO4) = 0,02 моль/дм3
V (КМnO4) = Vmin = 20 cм3
M (Na2C2O4) = 134,00 г/моль

МЕ (Na2C2O4) = 67,00 г/моль
Vм.к. = 100 см3; Vп. = 10 см3.
m (Na2C2O4) – ?
m (Na2C2O4) (за с (1/5КМnO4) та МЕ (Na2C2O4))
m (Na2C2O4)=
[image: image70.wmf]п
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m (Na2C2O4) (за с (КМnO4) та М (Na2C2O4), s)
m (Na2C2O4)=
[image: image72.wmf]п
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2. Розрахунок с (1/5КМnO4) та с (КМnO4)

Дано:

m (Na2C2O4) = 1,3412 г

V (КМnO4) = 20,02 cм3
М (Na2C2O4) = 134,00 г/моль
МЕ (Na2C2O4) = 67,00 г/моль
Vм.к. = 100,00 см3; Vп. = 10,00 см3
с (1/5КМnO4) – ?

с (КМnO4) – ?

с (1/5КМnO4) (за МЕ (Na2C2O4), s)
с (1/5КМnO4)=
[image: image74.wmf]м.к.
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с (КМnO4) (за М (Na2C2O4))
с (КМnO4)=
[image: image76.wmf]м.к.
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8. Йодометрія

Метод йодометрії оснований на окисно-відновних властивостях редокс-системи [І3]–/3І–:
+ 2ē + [І3]– 
[image: image78.wmf] 3І– 


Е0 ([І3]–/І–) = 0,545 В
Величина потенціалу вказаної напівреакції свідчить про те, що [І3]– є окисником середньої сили, а йон І– – відновником середньої сили. Тому цей метод використовують для визначення ряду відновників, окиснюючи їх стандартним розчином І2, а також визначення ряду окисників, відновлюючи їх розчином КІ. Вільний йод, що виділився в останньому випадку, відтитровують стандартним розчином Na2S2O3.
Наприклад, при визначенні K2Сr2O7 калій йодид реагує з ним за рівнянням:

	+6ē + Сr2O72– + 14Н+ 
[image: image79.wmf] 2Cr3+ + 7Н2О
	1
	Е0 (Сr2O72–/Cr3+) = 1,33 В

	–2ē + 3І– 
[image: image80.wmf] [І3]–
	3
	Е0 ([І3]–/І–) = 0,545 В

	Сr2O72– + 14Н+ + 9І– → 2Cr3+ + 7Н2О + 3[І3]–
	
	


Йод, що виділився, відтитровують стандартним розчином Na2S2O3:
	+ 2ē + [І3]– 
[image: image81.wmf] 3І–
	1
	Е0 ([І3]–/І–) = 0,545 В

	– 2ē + 2S2О32– 
[image: image82.wmf] S4O62–
	1
	E0(S4O62–/S2О32–) = 0,09 В

	[І3]– + 2S2О32– → 3І– + S4O62–
	
	


Титрантами методу є 0,05-0,1 М розчини І2 в КІ і 0,05-0,1 М розчини Na2S2O3.
Тіосульфат-йон S2O32– є відновником. В реакціях з йодом він окиснюється до тетратіонат-йона:
– 2ē + 2S2О32– 
[image: image83.wmf] S4O62–


E0(S4O62–/S2О32–) = 0,09 В.
Готують вторинний стандартний розчин Na2S2O3, оскільки кристалічний Na2S2О3·5Н2О не є стандартною речовиною, враховуючи нестійкість його при зберіганні.
Розчин Na2S2O3 після приготування витримують протягом 7-10 днів, оскільки Na2S2O3 реагує з СО2 і киснем повітря за рівняннями (1) і (2):
S2О32– + СО2 +Н2О 
[image: image84.wmf] HSО3– + S↓ + НСО3–


(1)
2S2О32– + О2 
[image: image85.wmf] 2SO42– + 2S↓




(2)
Це призводить до зміни концентрації титранту. У зв’язку з тим, що вказані процеси прискорюються на світлі, розчин Na2S2O3 необхідно зберігати в посуді з темного скла.
Унаслідок того, що титрант можуть розкладати тіобактерії, для запобігання цього процесу до розчину додають антисептик HgІ2.
Проте розчин Na2S2O3 можна стандартизувати через 1-2 дні, якщо приготувати його на свіжопрокип’яченій воді або додати при його приготуванні 1 г Na2CO3 на 1 л розчину для пригнічення реакції (1).
Стандартизувати розчин Na2S2O3 можна:
· за стандартними речовинами: K2Cr2О7, KВrO3, KIO3, K3[Fe(CN)6];
· за х.ч. І2;
· за стандартним розчином йоду.
Розчин йоду можна приготувати як первинний стандартний розчин, оскільки йод легко можна одержати в хімічно чистому вигляді сублімацією. З огляду на те, що концентрація розчину йоду під час зберігання зменшується через його леткість, доцільно готувати розчин як титрант вторинної стандартизації. Оскільки кристалічний йод погано розчиняється у воді, його наважку розчиняють у концентрованому розчині КІ у співвідношенні 1:2 або 1:3. При цьому утворюється розчинний у воді комплексний йон [І3]–, який має червоно-коричневе забарвлення:
І2 + І– 
[image: image86.wmf] [І3]–.
I–-йони, що входять до складу титрованого розчину йоду, можуть окиснюватися киснем до вільного йоду, що призводить до зростання його концентрації. Цей процес прискорюється на світлі, при підвищенні температури, а також у присутності каталітичних кількостей важких металів:
6І– + О2 + 4Н+ 
[image: image87.wmf] 2[І3]– +2Н2О.
Тому його розчин необхідно зберігати у посуді темного скла, з притертою пробкою.
Стандартизувати розчин йоду можна:
· за стандартними речовинами: BaS2O3, As2О3;
· за стандартним розчиномNa2S2O3.
Кінцеву точку титрування в йодометрії можна визначати таким чином:
· без індикатора, оскільки розчин І2 в КІ має інтенсивне коричневе забарвлення і надлишкова крапля титранту забарвлює розчин у світло-жовтий колір. Для підвищення чутливості визначення кінцевої точки титрування в цьому випадку в розчин можна додати невелику кількість розчинників, які не змішуються з водою (бензен, хлороформ або тетрахлорометан) та екстрагують йод і тому забарвлюються в червоно-фіолетовий колір;
· зі специфічним індикатором розчином крохмалю, який адсорбує І2, утворюючи продукт синього кольору. При титруванні відновників розчином йоду, крохмаль додають відразу і титрують до появи синього забарвлення розчину. Якщо титрують розчин йоду розчином Na2S2О3, крохмаль додають після того, як основна маса йоду відтитрована і розчин набуває світло-жовтого забарвлення. Далі продовжують титрувати Na2S2O3 до знебарвлення синього забарвлення індикатора. Додавання крохмалю на початку титрування призводить до отримання завищених результатів (йод, адсорбований крохмалем у значних кількостях, взаємодіє з Na2S2O3 повільно).
При виконанні йодометричних визначень необхідно дотримуватись наступних умов:
· титрування проводять у нейтральному або слабокислому середовиші, оскільки в лужному середовищі відбувається реакція диспропорціювання (дисмутації) йоду:
І2 + 2ОН– 
[image: image88.wmf] ІО– + І– + Н2О,
а в сильно кислому середовищі розкладається Na2S2O3:
S2O32– + 2H+ → Н2S2O3 → S↓ + SO2↑ + H2O;
· титрування необхідно проводити на холоді, оскільки йод – летка речовина; підвищення температури призводить також до зниження чутливості індикатору крохмалю.
Методом йодометрії можливе визначення відновників (SO32–, S2О32–, AsO2–), стандартний редокс-потенціал яких менше Е0([І3]–/І–).
Визначення відновників проводять методом прямого титрування розчином йоду. Як індикатор застосовують крохмаль, який додають в аналізований розчин на початку титрування, і титрують до появи синього забарвлення розчину.
Визначення відновників на прикладі визначення NaAsO2. При визначенні перебігає реакція:
	–2ē + AsO2– + 2Н2О 
[image: image89.wmf] HAsO42–+ 3H+
	1
	Е0 (HAsO42–/AsO33–) = 0,56 В

	+2ē + [І3]– 
[image: image90.wmf] 3І–
	1
	Е0 ([І3]–/І–) = 0,545 В

	AsO2– + [І3]– + 2Н2О → HAsO42–+ 3H+ + 3І–
	
	


Оскільки потенціали обох пар близькі, то можливий перебіг реакції у зворотному напрямку. Для того щоб реакція протікала в прямому напрямку, необхідно зв’язувати Н+-йони, що утворюються. Цього добиваються додаванням NaHCO3. При цьому зберігається рН ~ 7-8. При такому рН редокс-потенціал пари AsO43–/AsO2– зменшується (E0(AsО43–/AsО2–) =             = – 0,71 В), реакція перебігає в прямому напрямку достатньо повно:

	–2ē + AsO2– + 4ОН– 
[image: image91.wmf] AsO43–+ 2H2О
	1
	Е0 (AsO43–/AsO2–) = –0,71 В

	+2ē + [І3]– 
[image: image92.wmf] 3І–
	1
	Е0 (В[І3]–/І–) = 0,545 В

	AsO2– + [І3]– + 4ОН– → AsO43–+ 2H2О + 3І–
	
	

	fекв (NaAsO2) = 1/2; s(NaAsО2) = 1/2
	
	


Якщо реакція взаємодії відновників з розчином I2 перебігає повільно (S2–, глюкоза, антипірин і ін.), то застосовують зворотне титрування. В цьому випадку до відновників додають надлишок стандартного розчину йоду і через деякий час його залишок відтитровують розчином натрій тіосульфату. В цьому випадку індикатор крохмаль додають в кінці титрування.
Методом йодометрії можливе визначення окисників, якщо їх окисно-відновний потенціал більше потенціалу пари [I3]–/I– (наприклад, KMnO4, K2Cr2O7, KВrO3, Н2O2, Сu2+ тощо). Оскільки при прямому титруванні окисників розчином Na2S2O3 реакція між окисником і Na2S2O3 протікає нестехіометрично, то при визначенні окисників застосовують метод заміщення. В цьому випадку окисник заміщають еквівалентною кількістю йоду, який відтитровують стандартним розчином Na2S2O3. Заміщення окисників виконують за схемою:
· стадія заміщення:
окисник + Н+ + I– → [I3]–
· стадія титрування:
[I3]– + 2S2O32– → 3I– + S4O62–
Умови замісникового титрування:
· необхідно додавати надлишок КІ для розчинення йоду, що виділився, і зменшення його леткості;
· після додавання КІ суміш витримують у посуді з притертою пробкою якийсь час у темному місці для завершення реакції.

Визначення окисників на прикладі титрування Сu2+. Сu2+ – сильний окисник, отже, його визначають методом йодометрії за методом заміщення. При цьому перебігає реакція:

	+ē + Сu2+ 
[image: image93.wmf] Сu+
	2
	Е0 (Сu2+/Сu+) = 0,167 В

	–2ē + 3I– 
[image: image94.wmf] [I3]–
	1
	Е0 ([I3]–/I–) = 0,545 В

	2Сu2+ + 3I– → 2Сu+ + [I3]–
	
	


Судячи з величин стандартних потенціалів, реакція повинна перебігати у зворотному напрямку. Проте концентрація [Сu+] в розчині знижується внаслідок утворення осаду CuI↓, а стандартний потенціал пари Сu2+/СuІ дорівнює 0,886 В, що перевищує стандартний потенціал пари [І3]–/І– і реакція перебігає в прямому напрямку:

	+ē + Сu2+ + I– 
[image: image95.wmf] СuI↓
	2
	Е0 (Сu2+/СuI↓) = 0,886 В

	–2ē + 3I– 
[image: image96.wmf] [I3]–
	1
	Е0 ([I3]–/I–) = 0,545 В

	2Сu2+ + 5I– → 2СuI↓ + [I3]–
	
	


[I3]– + S2O32– 
[image: image97.wmf] 3I– + 2S4O62–

fекв (Cu2+) = 1, s = 1.
Методом йодометрії можливе визначення кислот:
	+10ē + 2IO3– + 12Н+ 
[image: image98.wmf] I2 + 6Н2О
	1

	–2ē + 2I– 
[image: image99.wmf] I2
	5

	2IO3– + 12Н+ + 10I– → 6I2 + 6Н2О
	

	IO3– + 6Н+ + 5I– → 3I2 + 3Н2О
	


Виходячи з наведеного рівняння реакції, 3 моль йоду, що виділився, еквівалентні 6 моль йонів гідрогену, що вступили в реакцію. При визначенні сильних кислот до розчину, який аналізують, додають розчини КІО3 і КІ.

Йод, що виділився, відтитровують стандартним розчином Na2S2O3. При визначенні слабких кислот застосовують зворотне титрування. При цьому до розчину кислоти додають суміш КІО3 і КІ, надлишок стандартного розчину Na2S2O3, а через деякий час надлишок Na2S2O3 відтитровують розчином йоду.
Визначення оксикислот (наприклад, тартратної, цитратної) проводять йодометричним методом у присутності йонів кальцію, магнію та ін., які утворюють з оксикислотами стійкі комплексні сполуки. В цих умовах оксикислоти титрують так само, як і сильні кислоти.
9. Йодхлориметрія
Метод оснований на окисних властивостях монохлориду йоду:
+ 2ē + ІСl 
[image: image100.wmf] І– + Сl–



Е0 (ICl/І–) = 0,795 В
fекв (ICl) = 1/2.
Цей метод застосовується для визначення відновників. В кінці титрування при додаванні надлишку ІСl до відтитрованої суміші I–-йони, що виділилися, окиснюються розчином ІСl до I2:
ІСl + I– 
[image: image101.wmf] I2 + Сl–.
Йодхлорометричні визначення аналогічні йодометричним, проте мають переваги:
· потенціал редокс-пари ICl/I– більший, ніж у пари [I3]–/I–, що розширює можливості методу;
· стандартний розчин ІСl стійкіший порівняно з розчином I2.
Застосовують титрант – 0,1 М розчин ІСl, що готують як вторинний стандартний розчин. Розчин ІСl готують окисненням КІ розчином КІO3 в середовищі концентрованої НСl:

	–2ē + I– + Cl– 
[image: image102.wmf] ICl
	2

	+4ē + IO3– + 6Н+ + Cl– 
[image: image103.wmf] ICl + 3Н2О
	1

	2I– + IO3– + 6Н+ + 3Cl– → 3ICl + 3Н2О
	


Стандартизують розчин ICl за стандартними речовинами: Ba2S2O3, K4[Fe(CN)6], гідразин сульфатом і за стандартним розчином Na2S2O3.

В йодхлориметрії кінцеву точку титрування визначають:
· без індикаторa за власним забарвленням І2 або у присутності органічних розчинників, які не змішуються з водою;
· з індикатором крохмалем, що в кінцевій точці титрування забарвлюється в синій колір;
· електрохімічними методами: потенціометрично або амперометрично.
Йодхлориметричним методом можна визначати наступні відновники: SO32–, HSO3–, Sn2+, аскорбінову кислоту тощо.
Наприклад, натрій сульфіт визначають за реакцією:

	–2ē + SO32– + Н2О 
[image: image104.wmf] SO42– + 2Н+
	1
	Е0 (SO42–/SO32–) = 0,17 В

	+2ē + ICl 
[image: image105.wmf] I– + Cl–
	1
	Е0 (ICl/I–) = 0,795 В

	SO32– + Н2О + ICl → SO42– + 2Н+ + I– + Cl–
	
	

	fекв (Na2SO3) = 1/2, s = 1
	
	


Крім того, цей метод використовують для визначення органічних речовин, що вступають в реакції йодування, наприклад, феноли, анілін, сульфаніламідні препарати тощо:

[image: image106.png]OH

OH
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ІСl (надлишок) + 2І– → [I3]–+ С1–
fекв (фенолу) = 1/6; s = 1/3.
Перевагою розчину ІCl порівняно з розчином І2 в останньому випадку є те, що в результаті реакції замість НІ виділяється НСl і процес стає необоротним.
10. Нітритометрія
Метод оснований на окисно-відновних, діазотуючих та нітрозуючих властивостях NaNO2 (в кислому середовищі). Тому цим методом можна визначати:

· окисники (Н2O2, KMnO4, активний хлор у хлорному вапні), які окиснюють нітрит-йони до нітрат-йонів зa рівнянням:
–2ē + HNO2 + Н2О 
[image: image107.wmf] NO3– +3Н+

Е0 (NO3–/HNO2) = 0,94 В
· відновники (Sn2+, Fe2+), які відновлюють NO2– до NO:
+ē + HNO2 + Н+ 
[image: image108.wmf] NO↑ + Н2О


Е0 (HNO2/NO↑) = 1,20 В
· похідні первинних ароматичних і вторинних амінів.
NaNO2 (в середовищі НСl) може вступати в реакцію діазотування з первинними ароматичними амінами з утворенням солей діазонію:
R–NH2 + NaNO2 + 2HСl 
[image: image109.wmf] [R–N+≡N]Cl– + NaCl + 2Н2О
Вторинні аміни взаємодіють з натрій нітритом з утворенням N-нітрозоамінів:
RR1NH + NaNO2 + HCl 
[image: image110.wmf] RR1N–NO↓ + Н2O + NaCl
Титрантом методу є 0,1 М розчин NaNO2, який готують як вторинний стандартний розчин з огляду на те, що кристалічний NaNO2 – гігроскопічна речовина і містить домішки NaNO3. Приготований розчин NaNO2 зберігають у посуді з темного скла з притертою пробкою.
Стандартизують розчин NaNO2 за:
· стандартними речовинами (сульфанілова кислота);
· стандартним розчином КМnО4.
Кінцеву точку титрування в нітритометрії фіксують за допомогою зовнішніх і внутрішніх індикаторів, а також потенціометрично.
Як зовнішній індикатор застосовують йодкрохмальний папір, який у момент еквівалентності забарвлюється у синій колір. Як внутрішні індикатори використовують зворотні редокс-індикатори: тропеолін 00 з метиленовим синім – забарвлення змінюється з фіолетового на синій. Метиленовий синій виконує роль фону, на якому чітко видна зміна забарвлення тропеоліну 00.
Нітритометричний метод аналізу широко використовують для визначення багатьох лікарських препаратів, що містять первинну ароматичну аміногрупу, наприклад, стрептоциду.
Нітритометричне визначення стрептоциду основане на реакції діазотування:
[image: image111.png]+NaNO,+2 HCl === CF+NaCl + 2H,0
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Оскільки взаємодія стрептоциду з NaNО2 проходить у співвідношенні 1:1, то fекв (стрептоциду) = 1, fекв (NaNО2) = 1, s = 1.
При виконанні нітритометричного титрування необхідно дотримувати наступних умов:
· титрування найчастіше виконують на холоді ≈ 5°С (оскільки солі діазонію розкладаються за підвищеної температури);
· титрування виконують у присутності подвійної кількості хлоридної кислоти (для запобігання перебігу реакції в іншому напрямку);
· реакція діазотування перебігає повільно і тому для її прискорення використовують каталізатор – КВr;
· при титруванні бажано застосовувати внутрішні індикатори або фіксувати кінцеву точку потенціометрично.

11. Броматометрія
Метод оснований на окисних властивостях КВrО3:
+ 6ē + ВrО3– + 6H+ 
[image: image112.wmf] Вr– + 3H2O

Е0 (ВrО3–/Вr–)= 1,45 В

(3)
fекв (КВrО3) = 1/6
Рівняння (3) свідчить про те, що реальний окисно-відновний потенціал пари ВrО3–/Вr– залежить від концентрації йонів Н+. У зв’зку з цим бромат використовують як окисник у сильнокислому середовищі (рН ≤ 1).

Наприклад, окиснення арсенітів у кислому середовищі броматом перебігає за рівнянням:

	+6ē + ВrО3– + 6Н+ 
[image: image113.wmf] Вr– + 3Н2О
	1
	Е0 (ВrО3–/Вr–) = 1,45 В

	–2ē + AsO2– + 2Н2О 
[image: image114.wmf] HAsO42–+ 3H+
	3
	Е0 (HAsO42–/AsO33–) = 0,56 В

	ВrО3– + 3AsO2–+3Н2О→ Вr– + HAsO42– + 3H+
	
	

	fекв (NaAsO2) = 1/2, s = 3
	
	


Слід зазначити, що бромат-йони в сильнокислому середовищі окиснюють бромід-йони, які утворюються за рівнянням (3), до вільного брому за рівнянням (4):
	+10ē + ВrО3– + 12Н+ 
[image: image115.wmf] Вr2 + 6Н2О
	1
	Е0 (ВrО3–/Вr2) = 1,52 В

	–2ē + Вr– + 
[image: image116.wmf] Вr2
	5
	Е0 (Вr2/Вr–) = 1,087 В

	ВrО3– + 5Вr– + 6Н+ → 3Вr2 + 3Н2О
	
	(4)


Але цей процес перебігає тоді, коли бромід-йони є активнішими відновниками порівняно з визначуваними. В цьому випадку бромат-бромідна суміш поводиться як розчин брому (бромометричне титрування).
Вільний бром завжди утворюється в кінцевій точці титрування броматом і викликає зміну забарвлення індикатора.
При броматометричних визначеннях використовують реакцію (4). Тому бромід-йони додають у розчин, який титрують, або у розчин калій бромату (бромат-бромідний метод). Бромат-бромідний метод (броматометрія) широко застосовують для кількісного визначення органічних сполук (ароматичні аміни, феноли), при цьому відбувається їх бромування. Як приклад наведено реакції визначення стрептоциду:
1) ВrО3– + 5Вr– + 6Н+ → 3Вr2 + 3Н2О
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fекв (стрептоциду) = 1/4; s = 3/2.
При виконанні визначення до аналізованого розчину додають H2SО4, розчин КВr, необоротний індикатор метиловий оранжевий і титрують стандартним розчином КВrО3 до зникнення рожевого забарвлення.
Титрантом методу є 0,1 М розчин калію бромату КВrО3. Оскільки КВrО3 є стандартною речовиною, то з нього готують титрант первинної стандартизації.
Кінцеву точку титрування у броматометрії визначають за допомогою індикаторів: метилового оранжевого або метилового червоного, які знебарвлюються надлишковою краплею титранту в результаті їх необоротного окиснення бромом в кінцевій точці титрування.

Методом броматометрії визначають наступні органічні сполуки: фенол, резорцин, саліцилову кислоту, стрептоцид тощо.
Умови броматометричного титрування:
· рН розчину ≤ 1 (концентрація розчину хлоридної кислоти не менше 1 моль/л);

· у ряді випадків при низькій швидкості процесу окиснення розчин підігрівають до 70°С;

· реакцію окиснення броматом можна прискорити за допомогою каталізаторів, наприклад, солей меркурій(ІІ).

12. Хроматометрія (дихроматометрія)

Дихроматометрія – метод визначення, оснований на окисненні речовин дихромат-йонами.

В основі методу лежить напівреакція:

+6ē + Сr2O72– + 14Н+ 
[image: image118.wmf] 2Cr3+ + 7Н2О

Е0 (Сr2O72–/Cr3+) = 1,33 В
fекв (K2Сr2O7) = 1/6

У кислому середовищі K2Сr2O7 є сильним окисником, отже, цим методом можливе визначення цілого ряду неорганічних і органічних відновників, наприклад: Fe2+, [Fe(CN)6]4–, SO32–, метанол, аскорбінова кислота тощо.

Кисле середовище при титруванні створюють за допомогою розчинів сульфатної або ортофосфатної кислот. Можна використовувати і розчин НСl при її концентрації, що не перевищує 2 моль/л, оскільки в цих умовах хлорид-йони не окиснюються дихромат-йонами до хлору.

Титрантом методу є 0,1 М розчин K2Сr2O7. Оскільки K2Сr2O7 є стандартною речовиною, то з нього готують титрант первинної стандартизації. Визначення кінцевої точки титрування в цьому методі проводять таким чином:

· без індикатора – за зміною забарвлення розчину, який титрують, при додаванні надлишку титранту (перехід зеленого кольору (Cr3+) в жовто-зелений), але цей метод є ненадійним;

· за допомогою редокс-індикаторів, таких як дифеніламін, фенілантранілова кислота, дифеніламіносульфокислота тощо.

· інструментальними методами – потенціометрично.

При визначенні відновників, наприклад, Fe2+, перебігає наступна реакція:

	–ē + Fe2+ 
[image: image119.wmf] Fe3+
	6
	Е0 (Fe3+/Fe2+) = 0,771 В

	+6ē + Сr2O72– + 14Н+ 
[image: image120.wmf] 2Cr3+ + 7Н2О
	1
	Е0 (Сr2O72–/Cr3+) = 1,33 В

	6Fe2+ + Сr2O72– + 14Н+ → Fe3+ + 2Cr3+ + 7Н2О
	
	

	fекв (Fe2+) = 1, s = 6
	
	


Як індикатор використовують натрій феніламіносульфонат, при цьому забарвлення розчину в кінцевій точці титрування змінюється від зеленого до фіолетового.
Розчин калій дихромату слід зберігати у закритому посуді з темного скла. В цих умовах титр розчину залишається стабільним протягом тривалого часу.
13. Цериметрія
Метод оснований на окисних властивостях катіонів Се4+. В основі методу лежить напівреакція:
+ ē + Се4+ 
[image: image121.wmf] Се3+


 Е0(Се4+/Се3+) в середовищі НClO4 = 1,70 В

fекв (Се4+) = 1



 Е0(Се4+/Се3+) в середовищі НNO3 = 1,61 В







 Е0(Се4+/Се3+) в середовищі Н2SO4 = 1,44 В






 Е0(Се4+/Се3+) в середовищі НCl = 1,28 В.
Таким чином, йони Се4+ за окисними властивостями близькі до перманганату.

Аналіз цериметричним методом проводять у кислому середовищі. При цьому слід мати на увазі, що потенціал редокс-пари Се4+/Се3+ значною мірою залежить від природи кислоти, що використовується, аніони якої входять до складу комплексів з катіонами.

Титрантами методу є 0,1 М і 0,01 М розчини церій(IV) сульфату (Ce(SO4)2·4H2О) або церій(ІV)-амоній сульфату, ([Ce(SО4)2·2(NH4)2SО]4·2Н2О), які готують як титранти вторинної стандартизації.

Стандартизують титранти за стандартними речовинами Na2С2О4, (NH4)2С2О4 або їх стандартними розчинами. Зазвичай готують титровані розчини церій(IV) сульфату. При їх приготуванні додають певну кількість сульфатної кислоти, щоб рН розчину дорівнювало ≈ 1. Це перешкоджає гідролізу з утворенням малорозчинних основних солей церій(IV) і призводить до їх стійкості протягом тривалого часу. Розчини, які підкиснюють хлоридною або нітратною кислотами менш стійкі. Кінцеву точку титрування визначають:

· без індикатора – за зміною забарвлення розчину (метод ненадійний);

· за допомогою редокс-індикаторів, таких як дифеніламін, фероїн тощо;

· за допомогою кислотно-основних індикаторів: метилового оранжевого, метилового червоного (у кінцевій точці титрування відбувається необоротне окиснення індикатора титрантом і змінюється забарвлення розчину);

· інструментальними методами – потенціометрія, амперометрія.
Метод використовують для визначення відновників: Sn2+, Аs(III), Sb(III), Fe2+, Н2О2, йодидів, нітриту тощо. Визначають також органічні речовини: феноли, вуглеводи, оксалатну кислоту, аскорбінову кислоту. Наприклад, при визначенні Fe2+ перебігає реакція:
	–ē + Fe2+ 
[image: image122.wmf] Fe3+
	1
	Е0 (Fe3+/Fe2+) = 0,77 В

	+ē + Се4+ 
[image: image123.wmf] Се3+
	1
	Е0 (Ce4+/Ce3+)= 1,44 В

	Fe2+ + Се4+ → Fe3+ + Се3+
	
	

	fекв (Fe2+) = 1, s = 1
	
	


Під час титрування застосовують редокс-індикатор фероїн, при цьому забарвлення розчину у момент еквівалентності змінюється від червоного до синього.

До переваг методу відносяться: високий окисно-відновний потенціал пари Ce4+/Ce3+, можливість проводити визначення у присутності хлоридів (на відміну від перманганатометрії). Як недоліки слід зазначити неможливість визначень у нейтральному і лужному середовищах.
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Таблиця

Основні методи окисно-відновного титрування, стандартні речовини та індикатори

	№ з/п
	Метод (титрант)
	Реакція
	Первинний стандарт
	Еквівалент
	Індикатор

	1
	Перманганатометрія (КМnО4)
	
	Н2С2О4·2Н2O,
Na2C2O4
	1/5 КМnО4
1/2Н2С2О4·2Н2O

1/2 Na2C2O4
	КМnО4

	2
	Йодометрія, йодометрія
(І2, Na2S2O3·5Н2О)
	
	K2Сr2O7
	1/2 І2
1 Na2S2O3
1/6 K2Сr2O7
	Крохмаль

	3
	Броматометрія (КВrО3), бромометрія
(Вr2 (КВr + КВrО3))
	
	
	1/6 КВrО3
1/2 Вr2
	Метиловий оранжевий,
метиловий червоний,

нейтральний червоний,

α-нафтолфлавон,

хіноліновий жовтий,

крохмаль

	4
	Дихроматометрія (K2Сr2O7)
	
	
	1/6 K2Сr2O7
	Дифеніламін,
дифеніламінсульфонова кислота,

N–N-фенілантранілова кислота

	5
	Цериметрія (Ce(SO4)2·4Н2О; (NH4)4[Ce(SO4)4]·2Н2О)
	
	Na2C2O4,
As2O3
	1 Ce(SO4)2
1/2 Na2C2O4
1/4 As2O3
	Фероїн, о-фенантролін,
Дифеніламін

	6
	Нітритометрія (NaNO2)
	
	HSO3– C6H4 –NH2
	1 NaNO2
1HSO3–C6H4 –NH2
	Суміш тропеоліну 00 і метиленового синього
Нейтральний червоний

	7
	Йодхлорометрія (ІСl)
	
	
	1/2 ІСl
1/2І2
1 Na2S2O3
	Крохмаль
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