VOLUMETRIE

I.  CONSIDERAŢII GENERALE


În analiza volumetrică, pentru determinarea substanţei A din ecuaţia: 

a ( A  +  b ( B (  c ( C  +  d ( D 

se poate măsura volumul de soluţie B de concentraţie cunoscută care reacţionează cu un anumit volum de soluţie a substanţei de analizat A.  În acest caz este deosebit de importantă stabilirea momentului când A s-a consumat integral în reacţia cu B numit punct de echivalenţă şi din calcul se poate determina cantitativ substanţa A. În volumetrie, soluţia de reactiv se adaugă în proporţie stoechiometrică (echivalentă).

Operaţia de adăugare treptată la  soluţia de analizat a unui volum măsurat de soluţie a reactivului de concentraţie  cunoscută până la punctul de echivalenţă se numeşte titrare.
În analiza volumetrică se folosesc numai acele reacţii care îndeplinesc condiţiile:

· sunt cantitative (practic complete) -conform stoechiometriei reacţiei - şi conduc la un produs de reacţie stabil, cu compoziţie definită şi fără reacţii secundare;

· decurg cu viteză mare (viteza se poate mări prin ridicarea temperaturii, adăugare de catalizatori):

· punctul de echivalenţă se poate observa şi stabili exact;

· reactivul este stabil în timp.

Metodele volumetrice se clasifică după mai multe criterii:

1. după modul de desfăşurare a titrării:

· titrare directă- a soluţiei de analizat cu soluţie  de concentraţie    cunoscută;

· titrarea indirectă - soluţia de analizat nu reacţionează cu soluţia titrată, de aceea se adaugă în exces o altă soluţie titrată ce reacţionează cu substanţa iar excesul se retitrează cu soluţia de concentraţie cunoscută;

· titrarea prin substituţie - soluţia de analizat nu reacţionează cu soluţia de concentraţie cunoscută, de aceea se transformă într-o combinaţie chimică care poate fi apoi titrată cu soluţia de concentraţie cunoscută.

2. după tipul de reacţie dintre reactiv şi substanţa de analizat:

· volumetrie prin reacţii de neutralizare;

· volumetrie prin reacţii redox

· volumetrie prin reacţii de precipitare

· volumetrie prin reacţii cu formare de complecşi

Indicatori

	Indicator
	Schimbarea culorii de la - la
	Interval de viraj pH
	Prepararea soluţiei indicator

	Metiloranj
	roşu-galben
	3,1 - 4,4
	0,5g în 100 cm3 apă

	Roşu de metil
	roşu-galben
	4,2 - 6,2
	0,2g în 100 cm3 alcool

	Roşu Congo
	albastru-roşu
	3,0 - 5,0
	0,1g în 100 cm3 apă

	Albastru de brom-timol (sare de sodiu)
	galben-albastru
	6,2 - 7,6
	0,1g în 100 cm3 apă

	Roşu neutral
	roşu-galben
	6,8 - 8,0
	0,1g în 70 cm3 alcool şi 30 cm3 apă

	Turnesol
	roşu-albastru
	5,0 - 8,0
	1,9g în 100 cm3 alcool

	Fenolftaleină
	incoloră-roz violaceu
	8,2 - 10,0
	1g în 100 cm3 alcool

	Timolftaleină
	incoloră - albastru
	9,4 - 10,6
	0,1g în 100 cm3 alcool



Soluţii de reactivi de concentraţie cunoscută, exact determinată se numesc soluţii titrate. Pentru prepararea lor este necesar să se cunoască modalităţile de exprimare a concentraţiilor soluţiilor. 

Concentraţia unei soluţii reprezintă cantitatea de substanţă dizolvată într-o anumită cantitate de solvent sau soluţie.
	Simbol
	Felul concentraţiei
	Definiţie

	%
	Procentuală
	Grame de substanţă dizolvată în 100 grame de soluţie

	m
	Molară (molaritate)
	Moli de substanţă dizolvaţi în 1000 cm3 (1 litru) de soluţie

	M
	Molală (molalitate)
	Moli de substanţă dizolvaţi în 1000 grame de solvent

	n
	Normală (normalitate)
	Echivalenţi gram de substanţă dizolvaţi în 1000 cm3 (1 litru) de soluţie

	x
	Fracţie molară
	Raportul dintre numărul de moli ai unui component şi numărul total de moli  ai tuturor componenţi din soluţie x1 = n1/ni

	T
	Titrul
	Grame de substanţă dizolvată într-un cm3de soluţie



În analiza volumetrică, concentraţia soluţiilor  se exprimă frecvent prin normalitate. Pentru a prepara o soluţie de o anumită normalitate, trebuie calculat în prealabil echivalentul substanţei dizolvate.


Echivalentul chimic al unui element reprezintă  cantitatea din acel element care se combină sau poate înlocui combinaţiile sale un echivalent de hidrogen (1,008 g), un echivalent de oxigen (8g), un echivalent de carbon (3 g din izotopul 12C) sau în general un echivalent al oricărui alt element.


Echivalentul gram (E) reprezintă  cantitatea în grame dintr-o substanţă numeric egală  cu echivalentul chimic.

Spunem că balonul cotat a fost adus la semn atunci când miniscul soluţiei este tangent inferior la cotă (sau reper) - conform figurii alăturate.



Factorul volumetric al soluţiilor de normalitate  exactă este egal cu unitatea.
Soluţiile etalon, de concentraţie cunoscută, sunt folosite în analiza volumetrică pentru stabilirea titrului soluţiilor de normalitate aproximativă, pentru ca şi acestea să se poată folosi ulterior în analiză.

2. Soluţii de normalitate aproximativă.

Se prepară din substanţe care nu îndeplinesc condiţiile impuse substanţelor etalon (KOH,  NaOH,  KMnO4,  Na2S2O3  etc.)

Prepararea unei soluţii de normalitate aproximativă nu necesită exactitate - ca în cazul soluţiilor etalon - în efectuarea operaţiilor de preparare. Cantitatea de substanţă  rezultată din calcul se cântăreşte la balanţa tehnică apoi se aduce cantitativ în sticla în care trebuie preparată soluţia; în acest mod se obţine o soluţie mai diluată sau mai concentrată decât soluţia de normalitate exactă.

Deoarece soluţiile normale sunt prea concentrate pentru titrările curente, în practică, se folosesc soluţii decinormale (0,1n).

În tabelul de mai jos sunt prezentate cantităţile de substanţă necesare pentru preparare   unor soluţii de 0,1 n ce se utilizează în volumetrie.

Exemple de calcul: câte grame  de H2C2O4(2 H2O sunt necesare pentru a prepara 1000 cm3  soluţie exact 0,1 n?

Din tabel se observă că pentru 1000 cm3 soluţie  0,1 n  se cântăresc 0,1 Eg H2C2O4, dar 
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= M/2 = 126,048/2 = 63,024, deci sunt necesare 6,3024 g H2C2O4. Aceiaşi  modalitate de calcul se foloseşte în toate  celelalte cazuri cuprinse în tabel; diferă numai modul de determinare a echivalentului chimic al substanţelor (vezi tabelul anterior)

Determinarea concentraţiei unei soluţii de normalitate aproximativă se face prin titrarea ei cu o soluţie etalon. 

Titrarea este operaţia efectuată în vederea determinării conţinutului unui  component al soluţiei de analizat, prin adăugarea treptată a unei soluţii de reactiv de concentraţie cunoascută până în punctul de echivalenţă când se măsoară exact volumul de reactiv consumat.

Stadiul titrării care corespunde cantităţii echivalente  de reactiv adăugat se numeşte punct de echivalenţă. El poate fi determinat prin metode chimice sau fizico-chimice.

	Reacţii folosite     

în volumetrie 

                                 Metode

                                volumetrice
	Soluţii etalon
	Soluţii aproximative
	Indicatori

	
	Substanţe

etalon
	Cant. nec la prep.a 1000 cm3     soluţie

0,1 n
	Substanţe utilizate
	Cant. nec .la prep.a 1000 cm3 soluţie 0,1 n
	

	Neutralizare

                                Acidimetrie

Alcalimetrie
	H2C2O4(
2 H2O

(M=126,048)
	0,1 E = 6,3024 g
	KOH (M=56)

NaOH (M=40)
	0,1 E ( 6 g

0,1 E ( 

4,5 g
	Fenolf

taleină

	Redox

                  Magnetometrie

                   Iodometrie
	H2C2O4(2 H2O

(M=126,048)

K2Cr2O7
(M=294,22)
	0,1 E =

6,3024 g

0,1 E =

4,9035 g
	KMnO4
(M0158,03)

Na2S2O3(5 H2O(M=249,20)
	0,1 E ( 3,2g

0,1E ( 25g
	-

amidon

	Reacţii cu

formare de 

complecşi


	Complexon III


	Cantit. nec.la prep. a 1000 cm3 soluţie
	
	
	

	
	Na2H2(2H2O

(M=372,10)
	0,1 M =37,21 g

0,02 M= 7,442g
	
	
	-murexid

-negru

eriocromT

-ac.

sulfosalicilic


Primele metode folosesc substanţe organice ajutătoare numite indicatori ale căror transformări chimice sunt însoţite în preajma punctului de echivalenţă de modificări uşoare perceptibile cum sunt schimbarea de culoare funcţie de pH-ul mediului, separarea de precipitat etc.

Dacă la stabilirea punctului de echivalenţă se ia în considerare schimbarea unei proprietăţi fizico-chimice sistemului soluţie de analizat - reactiv, metodele respective formează obiectul volumetriei  fizico-chimice.


Operaţia de titrare se execută astfel: se măsoară cu biureta într-un flacon conic, un anumit volum de soluţie de concentraţie cunoscută, se diluează cu apă distilată până la un volum de cca 100 cm3 şi se adaugă câteva picături din soluţia de indicator.

Se umple o altă biuretă cu soluţia a cărui titru  (concentraţie) urmează să fie stabilită; din aceasta , se adaugă treptat la soluţia pregătită în flaconul conic, până la schimbarea culorii indicatorului. La  începutul titrării adăugarea soluţiei se face mai repede, iar către sfârşitul acesteia, picătură cu picătură. În tot timpul titrării soluţia se agită prin rotirea flaconului. Dacă rămân picături pe gâtul sau pereţii flaconului, acestea se spală imediat cu apă distilată din stropitor.


Titrarea se consideră exactă dacă schimbarea de culoare a soluţiei titrate la sfârşitul determinării, are loc la adăugarea unei singure picături în plus din soluţia de concentraţie cunoscută peste punctul de echivalenţă.


La titrarea fiecărei soluţii se fac cel puţin trei determinări, între care nu trebuie să existe o diferenţă mai mare de 0,05 cm3 şi se întocmeşte un tabel , pentru calcularea factorului soluţiei aproximative.

Prezentarea rezultatelor

	Nr.

Titrării
	Volumul soluţiei etalon
	Vol.sol.(
folosit la titrare
	Media
	Factorul
	Titrul g/cm3

	1
	20 cm3
	19,9 cm3
	19,86 cm3
	Vsol(et(F1= Vsol.agr(F

20(1 = 19,86(F

F = 20/19,86=1,0070
	

	2
	20 cm3
	19,9 cm3
	
	
	

	3
	20 cm3
	19,9 cm3
	
	
	


3. Calculul  factorului  şi  titrul  unei  soluţii


Factorul de normalitate  F al unei soluţii  este numărul care ne  arată  de câte ori  soluţia  aproximativă este mai concentrată sau mai diluată decât soluţia de normalitate exactă. Aceasta se poate determina prin titrare  sau prin calcul:



F = Treal/ Tteoretic

La soluţiile  de normalitate aproximativă, F ( 1 sau  F ( 1, se recomandă ca factorul F să  aparţină  domeniului: 0,8 ( F ( 1,2 şi  să calculeze cu patru cifre zecimale.


Titrul T   reprezinte cantitatea în grame  de substanţă dizolvată  într-un cm3 de soluţie.

Exemplu de calcul: 

a. Să se calculeze factorul unei soluţiide NaOH  0,1 n dacă titrul real al soluţiei este 0,0042 g/cm3


1000 cm3 sol.0,1 n ...............................40(0,1 g Na OH



1  cm3 sol..............................................Tteoretic NaOH


Tt  = 
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F = 
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b. Să se calculeze titrul unei soluţii de NaOH  0,1 n dacă la titrarea a 10cm3 acid oxalic cu T = 0,0063024 s-au folosit 10 cm3 NaOH  0,1 n
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63,024 g H2C2O4 ........................40 g NaOH

10 ( 0,0063024.............................10  ( TNaOH
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4. Măsurarea volumelor


În lucrările practice de volumetrie, alături de cântărire, măsurarea volumelor este operaţia cea mai importantă.


În volumetrie, unitatea de măsură este dm3 sau litrul, care se defineşte ca fiind volumul  ocupat de 1 kg de apă distilată,  la 40C în  vid la nivelul mării  şi la 40 latitudine. A mia parte dintr-un litru este centimetrul cub -cm3 sau mililitrul -ml.


Pentru realizarea soluţiilor titrate  şi aplicarea metodelor de dozare volumetrică se utilizează o serie de vase de sticlă cu rezistenţă chimică şi termică cât mai mare (baloane cotate, biurete, pipete gradate şi perfect uscate). Vasele gradate sunt marcate la temperatura de 200C.

II.  VOLUMETRIA  PRIN  REACŢII  DE  NEUTRALIZARE

1.  Principiul  metodei


În volumetria prin reacţii de neutralizare reacţia care se utilizează  este aceea dintre un acid şi o bază cu formare de sare şi apă. Practic, neutralizarea constă în unirea ionilor de hidroniu ai unui acid, cu ionii de hidroxid ai unei baze, pentru a forma apă:



H3O+ + OH-  (  2 H2O


Reacţia  de neutralizare  decurge cu viteză mare şi este însoţită de degajare de căldură ( - 13,7 kcal/mol).


În analiza volumetrică prin reacţii de neutralizare, se trasează curba de titrare a unui acid cu o bază (sau invers), ce constă în a reprezenta într-un sistem de axe de coordonate, modificarea concentraţiei în ioni H3O+ sau a pH-ului faţă de procentul de acid sau bază neutralizat.


Din curbele de titrare se determină  saltul de pH la punctul de echivalenţă şi în funcţie de aceasta se aleg acei indicatori a căror interval de viraj se află în domeniul de pH al punctului de echivalenţă. De aici rezultă că sunt posibile acele sisteme acid-bază care au la punctul  de echivalenţă un salt de pH suficient de mare.


În tabelul următor se prezintă variaţia pH-ului în diferite momente ale titrării acid-bază de concentraţie 0,1 n, iar în figura alăturată curbele de neutralizare corespunzătoare.

	Acid neutralizat

%
	Acid tare* 0,1 n
	Acid slab** 0,1 n

	
	H3O+
	pH
	H3O+
	pH

	                   0
	            10-1
	1
	        1,34 ( 10-3
	2,87

	                 90,0
	            10-2
	2
	      2,00 ( 10-6
	5,70

	                 99,0
	            10-3
	3
	      1,82 ( 10-7
	6,75

	                 99,9
	            10-4
	4
	      1,80 ( 10-8
	7,75

	               100,0
	            10-7
	7
	      1,35 ( 10-9
	8,87

	Exces

bază%       
	0,1
	10-10
	10
	  1,00 ( 10-10
	10,0

	
	1,0
	10-11
	11
	1,00 ( 10-11
	11,0


*      HCl + NaOH ( NaCl + H2O

**    CH3COOH + NaOH ( CH3COONa  + H2O


Se observă că la titrarea acidului tare cu baza tare, punctul de echivalenţă coincide cu cel de neutralizare, iar a acidului slab cu baza tare se formează în soluţie o sare hidrolizabilă -punctul de echivalenţă este la pH = 8,87, deci deplasat spre domeniul bazic (la titrarea unei beze slabe cu acid tare, pH-ul  la punctul de echivalenţă este deplasat spre domeniul acid  pH ( 7)

Exemplu: la titrarea acidului oxalic (acid slab) cu NaOH (bază tare) conform cu saltul de pH la punctul de echivalenţă, indicatorul potrivit este fenolftaleina, cu interval de viraj 8,8 - 10,2.

Se observă că la titrarea unui acid tare cu o bază tare şi chiar acid slab (Ka = 1,8 ( 10-5) cu

 o bază tare, saltul de pH este suficient de mare (4 - 6 unităţi pH) pentru a alege un indicator care să vireze în domeniul respectiv.


La titrarea acizilor slabi cu baze slabe, saltul de pH la punctul de echivalenţă este mic şi deci face imprecisă determinarea acestuia cu ajutorul unui indicator. În acest caz se recomandă folosirea unui amestec de indicatori sau sisteme tampon.

Factorii care influenţează virajul indicatorului sunt: temperatură, solvenţii neapoşi şi concentraţia  indicatorului.

PARTEA EXPERIMENTALĂ

2. Prepararea soluţiei etalon, exact 0,1 n de H2C2O4 ( 2 H2O


Conform datelor prezentate în tabelul prezentat pentru prepararea a 1000 cm3 soluţie 0,1 n sunt necesari 0,1 
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, adică 6,3024 g. Detaliile privind prepararea  unei  soluţii de normalitate exactă au fost prezentate anterior. Soluţia etalon astfel obţinută, serveşte la determinarea factorului soluţiei de hidroxid de potasiu ( 0,1 n.

3. Prepararea soluţiei aproximativ 0,1 n KOH


Hidroxidul de potasiu nu este o substanţă etalon, deoarece nu este stabilă, absorbind uşor bioxidul de carbon şi vaporii de apă din atmosferă.


Din aceste motive din KOH se prepară o soluţie de normalitate aproximativă. Masa moleculară a  KOH fiind 56, pentru prepararea unei soluţii de 0,1 n, se cântăresc pe o sticlă de ceas, la balaţa tehnică circa  6 g. hidroxid care se spală repede de 1-2 ori cu apă distilată fiartă şi răcită (liberă de CO2), pentru a îndepărta stratul de carbonat format la suprafaţa granulelor.  Granulele se introduc apoi prin intermediul unei pâlnii într-o sticlă de 1 litru. Se agită bine până la completa dizolvare a substanţei, apoi se completează cu apă până la aproximativ  1 litru. Se astupă sticla cu dop de cauciuc sau masă plastică şi se răstoarnă   de circa 10-15 ori pentru omogenizarea soluţiei.

4. Stabilirea factorului soluţiei ( 0,1 n de KOH


Se măsoară din biuretă 20 cm3 soluţie de  H2C2O4  0,1 n, se diluează la dublu cu apă didtilată, se încălzeşte pe sită până la  ( 700C, se adaugă câteva picături indicator, fenolftaleină apoi se titrează proba cu soluţie  de KOH ( 0,1 n, din altă biuretă.

Reacţia care are loc este următoarea:



 H2C2O4  +  2 KOH   = H2C2O4  + 2 H2O
Titrarea este terminată atunci când, la adăugarea unei picături de KOH peste punctul de echivalenţă, soluţia  se colorează  în roz  slab. Se măsoară volumul  de KOH folosit la titrare, apoi se repetă titrarea de câteva ori, pentru determinarea cât mai corectă a factorului soluţiei bazice, se alcătuieşte un tabel identic cu cel prezentat la paragraful "Operaţia de titrarea" şi se face calculul erorilor.

5. Aplicaţii ale volumetriei prin reacţii de neutralizare.

Analiza unor probe de acizi sau baze de concentraţii necunoscute.


a. Determinarea conţinutului de H2C2O4 (2 H2O


Se procedează absolut la fel ca la determinarea factorului, numai că proba de H2C2O4 primită spre analiză este necunoscută. 


Exerciţiu de calcul: să se determine cantitatea de H2C2O4 ( 2 H2O dintr-o probă pentru a cărei titrare s-au folosit 10cm3 KOH  0,1 n cu  F = 1,0240

1   cm3 KOH 0,1 n ...............................0,0063024  g  H2C2O4

N  cm3 KOH ( FKOH..............................  x    g



x   =  10  (  1,0240   (  0,0063024  = 0,0645  g H2C2O4

b. Determinarea conţinutului de H2SO4 


La soluţia primită spre analiză se adaugă circa 100 cm3 apă distilată, 2-3 picături albastru de timol  (indicator) şi se tratează cu o soluţie de KOH 0,1 n până la virarea culorii din galben, prin verde în albastru. 

Cantitatea de H2C2O4  aflată în soluţia de analizat se calculează astfel:

1   cm3 KOH 0,1 n ...............................0,0049  g  H2SO4


N  cm3 KOH ( FKOH..............................  x    g



x g  H2SO4 =  N  cm3  KOH  ( FKOH   (  0,0049 

c. Determinarea conţinutului de KOH dintr-o probă

Soluţiei de analizat, diluate la dublu cu apă distilată, i se adaugă 2-3 picături metiloranj, apoi se titrează cu o soluţie  de 0,1 n de HCl cu factor cunoscut până la virarea culorii din galben în portocaliu.

1   cm3 HCl  0,1 n ...............................0,0056  g  KOH

N  cm3 HCl ( FHCl................................  x    g



x g  KOH =  N  cm3  HCl  ( FHCl   (  0,0056 

III.  VOLUMETRIA  PRIN  REACŢII  DE  OXIDO-REDUCERE


Principiul metodei

Reacţiile de oxido-reducere se folosesc cu succes în analiza  chimică. Pentru ca o reacţie redox să fie utilizată la efectuarea  unei dozări trebuie să fie practic totală,  să se desfăşoare în timp scurt iar la sfârşitul titrării să fie uşor sesizabil.


Reacţiile de oxido-reducere sunt acele reacţii în care cel puţin 2 din elementele participante îşi schimbă  starea de oxidare prin transfer de electroni. Procesul chimic în care se cedează  electronii se numeşte oxidare, iar cel în care se acceptă electroni - reducere.


Rol de oxidant poate avea orice particulă (atom, moleculă, ion) care poate accepta electroni, iar rol de reducător - orice particulă care poate ceda electroni.


Reacţia generală dintre două  cupluri redox este:



n Red2  + m OX1 ( n OX2 + m  red1.


Pentru a alege indicatorul potrivit determinării punctului de echivalenţă, trebuie trasate curbele de titrare redox.


Dacă se titrează un reducător (2) cu o soluţie de concentraţie cunoscută a unui oxidant (1), până la punctul de echivalenţă, potenţialul redox este dat de reacţia.



red2  -  m e (  OX2  iar:   E1 = 
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La punctul de echivalenţă, potenţialul redox este dat  de relaţia:
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După punctul de echivalenţă, potenţialul este dat de reacţia:
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Exemplu: titrarea soluţiei de Cu+ (reducător)  cu o soluţie 0,1 n de Fe3+ (oxidant)






Cu+ + 1 e ( Cu2+
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Cu+  +  Fe3+ ( Cu2+  +  Fe2+





Fe3+ - 1 e ( Fe2+
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La diferite momente ale titrării se obţin valorile potenţialului redox indicate în tabelul următor şi din corelarea datelor se trasează curbe de titrare .


Când în sistemul  redox  numărul electronilor  schimbaţi deci şi coeficienţii - sunt egali, curbele de titrare sunt simetrice faţă de punctul de echivalenţă. Astfel curbele sunt asimetrice (ex. la titrarea  Fe2+  cu 
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	Forma  redusă

         Ired
	Forma oxidată

        IOx
	

	Indigo-carmin
	0,12
	incolor
	albastru
	0,1% în apă

	Safranina T
	0,24
	incolor
	roşu
	0,1% în apă

	Albastru metilen
	0,53
	incolor
	albastru
	0,1% în apă

	Difenilamină
	0,76
	incolor
	albastru violet
	0,5% în H2SO4

20% în apă

	Benzidină
	0,921
	incolor
	albastru
	0,5% în H2SO4
20% în apă



La analiza volumetrică prin reacţii redox se cunosc următoarele cazuri:

·  titrarea unui reducător cu un oxidant (ex. manganometria, ş.a)

·  titrarea unui oxidant cu un reducător (ex iodometria, ş.a)

IV.  IODOMETRIA


Iodometria ca parte integrantă  a volumetriei prin reacţii redox are la bază reacţia de oxidare sau reducere a iodului.




2 I-   -  2  e  ( I2

Iodul pus în libertate de un oxidant (K2Cr2O7) este dozat ulterior cu un reducător (Na2S2O3) în prezenţa amidonului ca indicator; acesta formează în mediu de reacţie un compus albastru intens de forma   [(C6N10O5)4 I]·4 I.


Ţinând seama de potenţialele de oxidare ale celor două sisteme 


I2   +  2  e-  ( 2 I-  ;  
 E0  = 0,62  V 

la   pH  = 0-7; 

sistem oxidant
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la   pH  = 2-9;          sistem reducător, 

reacţia dintre iod şi tiosulfat se poate
 scrie în felul următor:



2  Na2S2O3  +   I2    =   2  NaI   +   Na2S4O6

Practic soluţia care conţine oxidantul se acidulează cu acid clorhidric apoi se tratează cu iodură de potasiu în exces:



K2Cr2O7  +  6 KI  + 14  HCl  =  2 CrCl3  + 8 KCl  + 3 I2  + 7 H2O


Excesul de iodură de potasiu este necesar  pe de o parte, pentru  dizolvarea I2 degajat care în apă este greu solubil iar pe de altă parte, pentru a favoriza degajarea completă a I2 (reacţie de oxidare:  2 HI  +  O  (  I2  +  H2O  fiid reversibilă, mărirea concentraţiei ionilor  I- deplasează echilibrul spre dreapta; în acelaşi mod acţionează prezenţa ionilor H+ din acidul adăugat.

PARTEA EXPERIMENTALĂ
1.  Prepararea soluţiei aproximativ 0,1 n de Na2S2O3

Din reacţia     Na2S2O3  +  I2   = Na2S4O6  +  2 NaI

Se observă că un mol de tiosulfat cedează 1 electron, deci echivalentul gram  al acestuia este chiar masa moleculară (248,208 g).


Pentru prepararea a 1000 cm3 soluţie de 0,1 n Na2S2O3 ( 5 H2O se cântăresc  la balanţa tehnică ( 25 g Na2S2O3 ( 5 H2O şi se aduc într-o sticlă de 1 litru, cu apă distilată fiartă şi răcită.


Fierberea apei este necesară  pentru îndepărtarea CO2 dizolvat  care determină descompunerea Na2S2O3  după reacţia:



Na2S2O3  + 2 CO2  +  2 H2O  = 2 NaHCO3  +  H2S2O3 



H2S2O3   = H2SO3   +  S


Acidul sulfuros  rezultat consumă o cantitate dublă de iod în comparaţie cu tiosulfatul de sodiu, ducând  la mărirea titrului soluţiei de tiosulfat:

H2SO3   +  I2 + H2O  = H2SO4  +  2 HI


Soluţia de tiosulfat de sodiu se păstrează în sticle colorate, bine închise pentru a-şi menţine titrul constant în timp.


Pentru stabilirea titrului acestei soluţii se poate folosi fie  o soluţie 0,1 n de iod, fie o soluţie etalon de K2Cr2O7   0,1 n care oxidează ionul I- din KI la iod elementar.


Folosirea unei soluţii de iod preparată din iod pur implică unele  precauţii şi nu se recomandă, având în vedere solubilitatea redusă în apă a iodului pe de o parte şi necesitatea obţinerii de iod pur pe de altă parte.

În mod curent, titrul şi factorul soluţiei de tiosulfat se determină în direct cu ajutorul iodului pus în libertate din KI, de către o substanţă titrimetrică oxidantă ca de exemplu K2Cr2O7, KIO3 etc.

În cazul folosirii K2Cr2O7, reacţia de obţinere a iodului este:


K2Cr2O7  +  6 KI  +  14 HCl  =  3 I2  +  2 CrCl3  +  8 KCl  +  7  H2O.

Sistem oxidant: 
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Sistemul reducător:
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Conform reacţiei, echivalentul gram al dicromatului de potasiu este:
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2.  Prepararea soluţiei etalon  0,1  n de K2Cr2O7 


Se cântăresc la balanţa analitică 4,9035 g substanţă, care se aduc  cu grijă  într-un  balon cotat de 1000 cm3. Se dizolvă într-o cantitate minimă de apă (cca 100 cm3), apoi se diluează, se aduce la semn şi se omogenizează.

3.  Stabilirea titrului şi factorului soluţiei 0,1 n de Na2S2O3

Se măsoară cu biureta, într-un flacon iodometric 20 cm3 soluţie etalon de K2Cr2O7 0,1 n, se diluează cu circa 50 cm3  apă distilată fiartă şi răcită, se adaugă 10 cm3 soluţie KI 10% sau un vârf de spatulă KI solidă şi 2 cm3 HCl concentrat.


Flaconul acoperit se păstrează 10-15 minute la întuneric, pentru degajarea iodului de KI.


Soluţia brună obţinută se titrează cu soluţia de tiosulfat de sodiu 0,1 n până la schimbarea culorii în galben pai. În acest moment se adaugă câteva picături de amidon proaspăt preparat  care schimbă culoarea soluţiei în albastru închis datorită complexului iod-amidon, apoi se continuă titrarea cu soluţia de tiosulfat de sodiu până la completa dozare a iodului şi colorarea soluţiei în slab verzui datorită ionilor Cr3+ prezenţi în mediul de reacţie.


Reacţia de titrare este următoarea:



I2  + Na2S2O3  =  2  NaI  + Na2S4O6


Se măsoară volumul soluţiei de Na2S2O3   folosit şi se completează un tabel asemănător cu cel de la  "operaţia de titrare" calculând factorul în mediul cunoscut.

Exemplu de calcul: 

Presupunând că s-au folosit la titrarea a N cm3 K2Cr2O7,   N1  cm3 Na2S2O3 , calcularea factorului se face astfel:  
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deoarece soluţia de dicromat este o soluţie etalon, factorul ei este 1, deci:
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Titrul soluţiei de tiosulfat de sodiu se poate calcula cu ajutorul echivalenţilor (a) sau lucrând cu factorul determinat înainte (b)

a.
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b.  Factorul se mai poate calcula cu formula:
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V.  VOLUMETRIE PRIN REACŢII CU FORMARE DE COMPLECŞI

COMPLEXONOMETRIE

1. Consideraţii generale


Alături de celelalte capitole ale analizei cantitative volumetrice, acidimetria, alcalimetria, manganometria, complexometria etc. 


Complexometria ocupă un rol important în practica analitică  prin simplitatea metodei şi larga ei aplicabilitate la determinarea cationilor şi anionilor.


Determinările complexonometrice se bazează pe formarea de complecşi stabili şi solubili în mediu apos. Agentul complexat este un acid sau o sare din clasa acizilor amino carboxilici, denumiţi şi complexoni de unde provine generic şi denumirea acestei metode de lucru: complexometria

Complexonaţi  Se obţin prin reacţia dintre un complexon şi o sare solubilă a unui metal. Aceşti complecşi se numesc complexonaţi  sau chelaţi.

Complexonaţi sunt substanţe chimice stabile în mediu apos (în funcţie de pH), sunt slab colorate sau incolore. Datorită stabilităţii lor apreciabile şi uşurinţei cu care se formează s-au putut elabora numeroase reţete de determinare volumetrică a unor cationi şi anioni.

Sub denumirea de complexoni se grupează acizii din clasa acizilor aminocarboxilici, sau săruri de sodiu ale acestora.

Printre complexonii cei mai des întrebuinţaţi sunt:

1. complexonul I sau  acidul nitrilotriacetic cu formula NC6O6H9 notat prescurtat H3X. CH2 - COOH    Acest acid are o solubilitate mică în apă de aceea se foloseşte mai

N
CH2 - COOH    des sarea de sodiu notată prescurtat NaH2X.


CH2 - COOH

2. complexonul II sau acid etilendiaminotetraacetic cu formula N2C10O8H14 şi formula    structurală:


HCOC  -  CH2






CH2 - COOH

           



    N  -  CH2  -  CH2  -   N


HCOC  - CH2 






CH2 - COOH
Notat simbolic EDTA sau prescurtat H4Y.  Şi acest acid  este puţin solubil în apă folosindu-se curent sarea sa disodică Na2H2Y.

3. complexonul III sau sarea de sodiu a acidului etilendiaminotetraacetic cu următorul ion prezent în soluţii apoase: H2Y2-.


 Acest complexon are utilizarea cea mai largă.

4.  complexon IV sau sarea de sodiu a acidului 1, 2 ciclohexandiaminotetraacetic notat prescurtat cu Na2TH2.


Spre deosebire de celelalte reacţii întâlnite în analiza volumetrică, reacţiile complexonometrice nu fac uz de legea echivalenţilor. Fiecare moleculă de complexon leagă un singur atom de metal indiferent de starea sa de oxidare. 


De exemplu reacţia dintre un cation M2+ şi complexonul III



M2+  +  H2Y2   (  MY2-   + 2  H+ 
Sau cu un cation trivalent 
M3+  +  H2Y2-  (  MY-  +  2  H+




M4+  +  H2Y2-  (  MY   +  2  H+
Stabilitatea complexonilor depinde de pH-ul mediului, de aceea toate metodele de analiză indică pH-ul la care trebuie să se facă determinarea.


Stabilirea punctului de echivalenţă la titrările complexonometrice se face cu ajutorul indicatorilor.


Dintre indicatorii mai des  folosiţi enumerăm:

1. Murexid   sau sarea de amoniu a acidului purpuric cu formula şi structura următoare:  C8H4O6N5NH4(H2O.






ONH4


NH  -  C



      CO  -  NH

O  =  C



        C  -  N  =  C



C  =  O



NH  -  CO



     CO  -  NH

folosit la titrarea mai multor cationi, conform tabelului:

	cation
	pH  optim
	viraj

	Cu2+
	8
	galben verzui/violet

	Zn2+
	8-9
	galben /violet

	Ni2+
	10
	galben /violet

	Co2+
	10
	galben /violet

	Ca2+
	12
	roşu / albastru violet



Indicatorul se poate prepara şi în soluţie apoasă 0,1 % dar fiind foarte instabil, se preferă amestecul solid 1: 100 în NaCl.

2. Negru Eriocrom T este un colorant cu formula şi structura următoare: C20H12O7N3S.



    OH



HO

HO3S



N   =   N    





NO2

Este  folosit la titrarea mai multor cationi după cum rezultă din tabel:

	cation
	pH   optim 
	viraj

	Mg2+
	10
	roşu/albastru

	Zn2+
	7-10
	roşu/albastru

	Ni2+
	10-11
	albastru/roşu

(titrare indirectă)

	Mn2+
	10
	roşu/albastru

	Cd2+
	7-10
	roşu/albastru

	Ca2+
	10
	roşu/albastru


Se foloseşte în amestec solid 1:200 în NaCl. Este sensibil  la oxidanţi. Acest indicator formează cu cationii, complecşi cu structura următoare:

3. Acid sulfosalicilic  cu formula C7O6SH6(H2O






HO3S


CCOH









OH

Este folosit la titrarea mai multor cationi prin metoda directă sau indirectă, după cum se menţionează în tabelul de mai jos:

	Cation
	pH optim
	Viraj

	Fe3+
	2,5
	portocaliu/galben

	Al3+
	6
	galben/ roşu (titr.indirectă)

	Cr3+
	4,5
	galben/ roşu (titr.indirectă)


Indicatorul se foloseşte în soluţiim apose 5%.




Acest indicator formează cu cationii, 




          O
         3-

complecşi cu structura următoare:




          HO3S

          C          O










          O         Fe











                 3

În decursul unei titrări complexonometrice se formează mai multe combinaţii chimice, cu stabilităţi diferite ceea ce face posibilă folosirea indicatorilor pentru fixarea punctului de echivalenţă. Aceste combinaţii sunt:

Combinaţia:    a)
cation   -   indicator



b)
cation   -   complexon

Când combinaţia a) este mai stabilă decât b) se practică titrări indirecte, iar când combinaţia b) este mai stabilă decât combinaţia a) se practică titrări directe. Deoarece, după cum se poate observa din tabelele prezentate, un indicator serveşte la determinarea mai multor cationi, el poate fi folosit şi la determinarea de sume de cationi; de exemplu: Ca  +  Mg;  alte ori când un cation jenează la determinarea altuia (altora)  se procedează la blocarea (mascarea ) cationilor jenaţi prin transformarea lor în alte combinaţii mult mai stabile care împiedică participarea cationului la reacţia principală.


În principal se pot efectua următoarele reacţii complexonometrice:

1.titrări directe de    -   cationi



        -   sume de cationi

2.titrări indirecte de cationi

3. titrări prin mascare (complexare)


Desfăşurarea unei titrări complexonometrice directe se bazează pe formarea de complecşi între speciile chimice participante la titrare şi pe stabilitatea comparativă a acestora la pH constant. Schematic o titrare de cation M2+  cu complexonul III şi cu un indicator I, se poate prezenta astfel:

M2+   +   I     (   I M2+   +   H2 Y2-   (   M Y2-  +  2 H+   +  Ieliberat  +   H2 Y2- exces



      A


       B



   C

A. înainte de titrare, culoare A

B. în timpul titrării, evoluţie de culoare, B

C. după echivalenţă, culoare C


Pentru calculul la echivalenţă  trebuie să se cunoască molaritatea soluţiei de complexon, factorul de molaritate, volumul consumat până la echivalenţă şi titrul teoretic al soluţiei de cation de determinat, corespunzător molarităţii complexonului.

2. Prepararea soluţiei de complexon III.

Stabilirea factorului unei soluţii de complexon III (EDTA) 0,2 m


La o probă de 15 cm3 clorură de zinc 0,2 m etalon, se adaugă 50 ml apă distilată, 15 cm3   soluţie amestec tampon cu pH = 10,  0,5 g indicator negru ericrom T (amestec solid), se omogenizează şi se titrează la rece cu soluţia aproximativ 0,2 m de EDTA până ce virajul indicatorului trece de la roşu la albastru, fără nuanţe de violet. Determinarea se repetă până ce consumurile de EDTA devin foarte apropiate de ordinul 0,1 cm3, se calculează Vmediu. Factorul se calculează astfel:
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După aducerea la semn se pune dopul balonului şi apoi se agită bine conţinutul acestuia prin răsturnări repetate. La terminarea acestor operaţii soluţia de normalitate exactă este gata pentru utilizare.


Titrul soluţiilor preparate din substanţe etalon prin cântărire la balanţa analitică şi dizolvare în balon cotat de 1000 cm3, se stabileşte prin împărţirea gramelor de substanţă dizolvată la volumul soluţiei. Când cantitatea cântărită este de 1, 1/10, 1/100 etc. din echivalent gram, atunci titrul soluţiei este egal cu titrul teoretic corespunzător normalităţii date. 
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