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ВСТУП 
 
 

Предметом аналітичної хімії є розвиток, вдосконалення і 
використання методів, способів і загальної методології отримання 
інформації про склад і природу речовини. В хімічному аналізі 
виділяють якісний і кількісний аналіз. Задачею якісного аналізу є 
виявлення природи речовини, її якісного складу; задача кількісного 
аналізу полягає у встановленні кількісних співвідношень між 
складовими частинами речовини. Як правило, якісний аналіз передує 
кількісному аналізу. Більшість наук, у тому числі й аналітична хімія, 
мають як фундаментальний, так і прикладний аспекти. Як 
фундаментальна наука аналітична хімія має своїм завданням 
створення нових та вдосконалення існуючих методів аналізу, 
встановлення зв’язку  між аналітичними властивостями речовини та її 
будовою, автоматизацію і математизацію хімічного аналізу. 
Аналітична хімія є міждисциплінарною наукою і тісно пов’язана з 
іншими науками. З одного боку, аналітична хімія забезпечує окремі 
науки методами і приладами, що значною мірою визначає досягнення 
цих наук. З другого боку, аналітична хімія отримує від інших 
наукових дисциплін певні закономірності, на основі яких створюють 
нові методи аналізу. Так, ядерні реактори були створені після 
виникнення методів аналізу ядерних матеріалів. Водночас за 
допомогою ядерних реакторів в аналітичній хімії здійснюють 
радіоактиваційний аналіз. Як прикладна наука аналітична хімія 
задовольняє потреби практики. Важко назвати галузь виробництва 
або сферу діяльності людини, де б не застосовувався хімічний аналіз. 
Він потрібен агрономові, щоб дізнатися про склад ґрунту, визначити 
якість мінеральних добрив, отрутохімікатів, стимуляторів росту 
тощо; геологові, щоб довідатись про якісний та кількісний склад 
мінералів і корисних копалин; металургові, щоб визначити склад 
перероблюваної сировини та готової продукції; вченому, щоб 
експериментально перевірити досліджувані процеси. Без даних 
аналізу не обійтися в справі охорони здоров’я  людини, у вирішенні 
екологічних проблем.  
 Широкого використання дістала аналітична хімія в практиці 
сільського господарства. Головними об’єктами аналізу є ґрунти, 
мінеральні та органічні добрива, препарати захисту рослин, готова 
продукція рослинництва і тваринництва. Встановлення кількості 
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поживних речовин азоту, фосфору, калію, а також вологи в ґрунтах в 
період росту і дозрівання рослин дає можливість розподілити добрива 
і спланувати зрошення з найбільшою ефективністю, при цьому 
зменшуються витрати на добрива і воду, зростає врожайність 
сільськогосподарських культур. З метою хімічної меліорації в ґрунти 
вносять гіпс, кальцій карбонат та інші препарати, маси яких 
обчислюють за результатами хімічного аналізу ґрунтів.  

Кінцевим результатом роботи сільського господаря є отримання 
високоякісної продукції рослинництва та тваринництва. Для оцінки 
якості готової продукції залучають методи хімічного аналізу. 
Питання стандартизації та якості сільськогосподарської продукції 
мають важливе значення через те, що тільки якісна продукція може 
бути випущена в реалізацію. Виробництво та використання 
мікродобрив, синтетичних пестицидів, гербіцидів, вимагає від 
аналітичної хімії високо чутливих методів визначення цих речовин в 
ґрунтах, рослинах, природних водоймищах. 

Аналітична хімія відіграє важливу роль в системі підготовки 
фахівців сільського господарства. Знання аналітичної хімії необхідні 
як для практичної роботи майбутнього фахівця, так і засвоєння 
профілюючих дисциплін. Аналітична хімія є теоретичною основою 
для оволодіння такими дисциплінами як ґрунтознавство, агрономічна 
хімія, мікробіологія, фізіологія рослин і тварин, хімічний захист 
рослин, годівля сільськогосподарських тварин, технології 
виробництва і переробки продукції тваринництва і рослинництва 
тощо.  

Навчальний посібник складено у відповідності до програми з 
аналітичної хімії для вищих аграрних закладів освіти III-IV рівнів 
акредитації і включає дві частини: „Якісний аналіз” та „Кількісний 
аналіз”. В „Якісному аналізі” розглянуті хіміко-аналітичні 
властивості катіонів та аніонів, їх ділення на групи (катіони – за 
амоніачно-фосфатною класифікацією, аніони – за нерозчинністю 
солей барію та аргентуму), показана дія групових реагентів та 
характерні реакції на окремі йони, описано систематичний хід аналізу 
як окремих груп іонів, так і невідомої речовини, підкреслено 
біологічну роль та сільськогосподарське значення найважливіших 
біогенних елементів. „Кількісний аналіз” містить опис класичних 
методів хімічного аналізу – гравіметричного та титриметричного, що 
дістали широкого використання в сільськогосподарській практиці. 
Викладено необхідний теоретичний матеріал щодо конкретного 
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методу аналізу, методика виконання аналізу і його використання. У 
посібнику використано сучасну українську хімічну термінологію. 

 
 

СТИСЛИЙ ІСТОРИЧНИЙ НАРИС РОЗВИТКУ 
АНАЛІТИЧНОЇ ХІМІЇ 

 
Витоки аналітичної хімії лежать в глибокій давнині. Більшість 

істориків хімії вважають період з початку цивілізації до IV століття 
доалхімічним. В цей час були відомі найпростіші прийоми 
розпізнавання речовин за запахом, смаком, твердістю, забарвленням. 
За певними методиками аналізували руди, сплави, вироби з 
дорогоцінних металів. В період з ІV по ХVІ століття набуває 
бурхливого розвитку алхімія, головною задачею якої були пошуки 
філософського каменю, здатного перетворити звичайні метали на 
золото. Алхіміки, хоч і не знайшли філософського каменю, але 
відкрили багато хімічних процесів, нових реакцій, відпрацювали 
техніку хімічних операцій і зібрали значну інформацію про 
властивості речовин.  

Протягом ХVІ – ХVІІІ ст. (період ятрохімії) були розроблені 
окремі способи якісного хімічного аналізу. Відмічалося, що 
осадження срібла соляною кислотою з азотнокислого розчину 
доводить як наявність срібла, так і соляної кислоти в розчині. Хіміки 
того часу проводили різноманітні реакції осадження, а також 
кольорові реакції для розпізнавання катіонів металів у розчині; з цією 
метою використовували розчини гідроксидів, карбонатів, настій 
дубильних горішків. Заслуговують на увагу роботи Роберта Бойля 
(1627 – 1691), який ввів поняття „хімічний аналіз”, систематизував 
відомі на той час якісні реакції, в тому числі реакції виявлення 
хлорид- та сульфат- аніонів, використав природні барвники в якості 
індикаторів (лакмус, фіалка). Роберт Бойль вважав хімію наукою, 
здатною добитися дійсної самостійності шляхом відокремлення як від 
алхімії, так і від медицини. Роботи Бойля дістали широкого 
розповсюдження і намітили новий напрямок в хімічних дослідженнях 
– вивчення хімічних реакцій і речовин, що беруть в них участь.  

Необхідність дослідження сполук і продуктів, що 
використовувалися в побуті і техніці, привела до відкриття численних 
лабораторій, передусім металургійних та ятрохімічних. У ХVІІ ст. 
була створена теорія  газів (Д. Прістлі, К. Шеєле, Г. Кавендиш), 
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відкриті кисень та водень.  Шеєле отримав щавлеву кислоту і 
запропонував реагент для її виявлення – солі кальцію.   

Становлення аналітичної хімії як науки починається з робіт М. 
Ломоносова, який відкрив закон збереження маси речовин (1756), 
ввів кількісні розрахунки хімічних процесів. Керуючись законом 
збереження маси речовин, А. Лавуазьє визначив хімічний склад  
води, вуглекислого газу, пентаоксиду фосфору, відкрив  кисневу 
теорію горіння. Значний вклад в розвиток аналітичної хімії внесли 
стехіометричні закони, відкриті в роботах Дж. Дальтона (закон 
кратних відношень, атомістична теорія), Ж. Пруста (закон сталості 
складу хімічних сполук), А. Авогадро та Ж. Гей - Люсака (газові 
закони). На основі законів і виконання хімічного аналізу оксидів 
Берцеліусом (1779 – 1884) були визначені атомні маси майже всіх 
елементів, введені символи елементів, хімічні формули. Берцеліус 
розробив точні методи зважування, методику визначення платинових 
металів. Наступним кроком в розвитку аналітичної хімії було 
створення систематичного якісного аналізу. Шведський хімік Т. 
Бергман ввів систематичне розділення речовин шляхом осадження і 
використав для виділення нерозчинних речовин нелеткі луги та 
карбонати лужних металів. Над вдосконаленням систематичного ходу 
аналізу працювали також хіміки Л. Тенар, К. Клаус. В середині ХVІІІ 
ст. були закладені основи для титриметричного  методу аналізу. 
Поняття „титрування” було введено Гей-Люсаком. У 1846 році в 
роботах К. Фрезеніуса (1818 – 1897) започатковано гравіметричний 
метод аналізу в сучасному вигляді: зважування проби, її розчинення, 
осадження досліджуваної речовини, висушування, прожарювання 
осаду і остаточне зважування прожареного залишку, обчислення 
результатів аналізу.  

Важливим моментом у розвитку аналітичної хімії є створення 
спектрального аналізу Р. Бунзеном і Г. Кірхгофом (1859 – 1860). 
Відкриття закону світопоглинання Ламберта-Бугера-Бера привело до 
впровадження в практику аналітичної хімії фотометричних та 
колориметричних методів аналізу. 

У 1871 році вийшла книга російського вченого Меншуткіна 
„Аналітична хімія”, в якій були представлені сучасні на той період 
теоретичні положення якісного та кількісного аналізу, обґрунтовано 
сульфідну класифікацію катіонів, показані найважливіші прийоми 
хімічного аналізу. Відкриття періодичного закону Д. І. Менделєєва 
(1869) та створення періодичної системи хімічних елементів суттєво 
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вплинуло на стан аналітичної хімії, привело до систематизації знань 
необхідних для виконання якісного та кількісного аналізу. Участь 
хімічного елемента в  реакціях комплексоутворення, йонного обміну, 
окиснення – відновлення безпосередньо залежить від його положення  
в періодичній системі. 

Не менше значення для розвитку аналітичної хімії мають 
створення теорії електролітичної дисоціації С. Ареніусом (1887), 
відкриття закону діючих мас К. Гульдбергом і П. Вааге (1867), 
обґрунтування електронної теорії Л. Писаржевським (1919).  На 
початку ХХ століття видатним російським вченим М. Цвєтом було 
запропоновано оригінальний метод розділення речовин, близьких за 
своїми властивостями – хроматографію. У 30–50 роки минулого 
століття в кількісному аналізі дістали широкого використання 
поліамінокарбонові кислоти, що були відкриті швейцарським хіміком 
Г. Шварценбахом. 

Розвиток атомної енергетики, виробництво рідкісних металів, 
добування зверхчистих матеріалів для електронної промисловості 
(1940 – 1960) сприяли виникненню нових, досить чутливих методів 
хімічного аналізу. 

Значно розширили можливості аналітичної хімії 
інструментальні методи аналізу, серед яких можна виділити оптичні, 
електрохімічні та ядерні методи аналізу. Ці методи відрізняються 
експресністю та високою чутливістю. Вагомий вклад в розвиток 
зазначених методів аналізу внесли хіміки Я. Гейровський 
(полярографія), А. Уолш, К. Алкемаде, Б. Львов (атомно-
абсорбційний аналіз), Ф. Блох, Е. Персел (ядерний магнітний 
резонанс) та багато інших вчених. Значних зусиль для розвитку теорії 
та практики аналітичної хімії доклали вітчизняні хіміки-аналітики: 
А. Бабко, Ф. Жаровський, П. Кіш, Н. Комар, В. Назаренко, 
А. Пилипенко, М. Полуектов, І. П’ятницький, Ю. Усатенко, В. Чуйко. 

Коло питань, над якими працюють аналітики сучасності, досить 
широке і торкається вдосконалення існуючих методів аналізу і 
створення нових методів аналізу – біологічних, фізичних, гібридних 
(об’єднують два і більше методів аналізу); підвищення чутливості, 
точності і експресності аналізу; створення нових прийомів та засобів 
локального, дистанційного і безперервного аналізу; дослідження 
форм існування компонентів в аналізованих пробах; комп’ютеризації 
аналітичних лабораторій, аналітичного контролю об’єктів 
навколишнього середовища. 
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  Частина  І 
ЯКІСНИЙ АНАЛІЗ 

 
 

РОЗДІЛ 1 
ЗАГАЛЬНА ХАРАКТЕРИСТИКА 

 ЯКІСНОГО АНАЛІЗУ 
 

Метою якісного аналізу є встановлення якісного складу 
аналізованої проби. Залежно від природи досліджуваної суміші 
виділяють аналіз неорганічних речовин, аналіз органічних речовин та 
молекулярний аналіз. Сутність аналізу неорганічних речовин полягає 
у виявленні окремих катіонів та аніонів. Аналіз органічних сполук 
включає аналіз окремих елементів (атомів) та аналіз функціональних 
груп органічних речовин. Задачею молекулярного аналізу є 
визначення природи молекул, що входять до складу речовини. 
Якісний аналіз використовують як для виявлення окремих речовин, 
так і для їх розділення. За результатами якісного аналізу обирають 
метод кількісного аналізу тієї чи іншої речовини. 

 
 

1.1. Аналітичні реакції як основа виконання аналізу 
 

Для встановлення якісного складу тієї чи іншої речовини  
користуються аналітичними реакціями. Обов’язковим для таких 
реакцій є наявність аналітичних ознак, тобто зовнішніх змін, за якими 
визначають досліджувану речовину. До основних аналітичних ознак 
реакцій належать: утворення осаду; зміна забарвлення розчину; 
виділення газу; розчинність речовини у воді, кислотах, лугах.  

Крім того, визначають відношення речовини до нагрівання 
(термічне розкладання, возгонка, зневуглення) й до дії окисників та 
відновників, досліджують її  поведінку з плавнями та забарвлення 
полум’я.  

Наприклад, аналітичною ознакою  реакції виявлення йонів 
кальцію реагентом амоній оксалатом є утворення білого 
кристалічного осаду, нерозчинного у воді: 

Ca2+ + 2
2 4C O    CaC2O4. 
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Зовнішнім ефектом реакції відкриття катіонів амонію дією лугів 
є виділення газу: 

 4NH  + OH–  NH3·H2O; 

NH3·H2O    NH3+ H2O. 

В якості аналітичних реакцій вибирають не будь-які хімічні 
процеси, а ті, що задовольняють певним вимогам: порівняльно велика 
швидкість процесу, стійкість до зовнішніх факторів, 
стехіометричність, вибірковість (специфічність), висока чутливість. 

Чутливість реакції визначають найменшою концентрацією 
йонів, яку можна відкрити за даною реакцією при певних умовах її 
виконання. З кількісної точки зору чутливість аналітичної реакції 
характеризують відкриваним мінімумом, граничною концентрацією, 
граничним розведенням.  

Відкриваний мінімум (mmіn) є найменша маса речовини (йонів), 
яку можна відкрити за допомогою тієї чи іншої реакції за певних 
умов. Наприклад, при відкритті катіонів калію у вигляді сполуки 
К2[PtCl6] відкриваний мінімум іонів калію складає 0,1 мкг.  Ця 
величина лише частково характеризує чутливість реакції, оскільки 
має значення не тільки абсолютна кількість іонів у розчині, але й їх 
концентрація. Тому користуються поняттям граничної або 
мінімальної концентрації.  

Гранична (мінімальна) концентрація (Сгран) – це найменша 
концентрація йонів, при якій їх відкриття за допомогою певної 
реакції ще можливо. Виявлення йонів здійснюють у невеликій порції 
розчину, як правило, у краплі розчину (~0,02 см³). Наприклад, 
мінімальна концентрація катіонів купруму (ІІ) в реакції їх відкриття  з 
калій гексаціанофератом (ІІ)  

2Сu2+ + [Fe (СN)6]
4–  Cu2 [Fe (СN)6]↓ 

складає 1 : 2 500 000 г/см3. Для реакції виявлення катіонів калію за 
допомогою натрій  гідрогентартрату та натрій гексанітрокобальтату  
мінімальна концентрація дорівнює 1 : 1 000 та 1 : 13 000 відповідно, 
тобто чутливість другої реакції значно більша. В якісному аналізі 
використовують тільки ті реакції, відкриваний мінімум яких не 
перевищує 50 мкг, а мінімальна концентрація не нижче, ніж 1 : 1 000.   

Граничне розведення (Vгран) – величина, обернена до граничної 
концентрації (1/Сгран), означає найбільший об’єм водного розчину, в 
якому міститься 1 г аналізованого йона. Так, для наведеної вище 
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реакції виявлення катіонів купруму (ІІ) граничне розведення складає 
2 500 000 см3/г. Зв'язок між кількісними характеристиками чутливості 
реакції встановлюється за формулами: 

610 min гран minm C V ; (1.1) 

   
6

1
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де mmіn – відкриваний мінімум (мкг); Сгран – гранична концентрація 
(г/см³); Vгран – граничне розведення (см³/ г); Vmіn – найменший об’єм  
розчину, необхідний для виявлення аналізованих іонів (см³). Чим 
менше відкриваний мінімум, чим менша гранична концентрація 
розчину і чим більше граничне розведення, тим більше чутливість 
аналітичної реакції. Чутливість реакції безпосередньо залежить від 
концентрації досліджуваної речовини. Для підвищення концентрації 
компонента аналізований розчин випарюють, вилучають заважаючі 
йони, використовують хімічно чисті реагенти, підбирають рН 
середовища.  

Речовини, за допомогою яких відкривають йони в якісному 
аналізі, називають реактивами. В основі аналітичної реакції лежить 
взаємодія реактива з певними йонами.  

Реактиви  і реакції бувають  специфічніми, вибірковими 
(селективними), характерними, груповими та загальноаналітичними. 

Специфічні реакції – це реакції, які дозволяють відкрити йони 
одних елементів в присутності йонів будь-яких інших елементів. 
Прикладом специфічної реакції є взаємодія солей феруму (ІІІ) з 
амоній роданідом, при цьому утворюється сполука криваво-
червоного забарвлення: 

Fe3+ + 3SCN–  ↔  Fe(SCN)3. 

Специфічних реакцій не так багато. До них належать, наприклад, 
реакція крохмалю з йодом, взаємодія реактива Грісса-Ілосвая з нітрат 
(ІІІ)-іонами, відкриття амоніаку за появою характерного запаху під 
дією лугів, реакція утворення  синього осаду при виявленні йонів 
феруму (ІІІ) дією калій гексаціаноферату (ІІ). Пошуки інших 
специфічних реакцій привели до синтезу нових органічних реактивів, 
але жоден з них не належить до специфічних реагентів.  
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Більш поширеними є вибіркові, або селективні реакції, 
результатом яких є подібний ефект для обмеженого числа йонів. 
Наприклад, сульфатна кислота утворює білі осади з катіонами 
кальцію, барію та стронцію: 

2 2
4 4

2 2
4 4

2 2
4 4

Ca SO CaSO ;

Ba SO BaSO ;

Sr SO SrSO .

 

 

 

  

  

  

 

Характерні реакції – це реакції на окремі йони, що 
супроводжуються утворенням продуктів з яскраво вираженими 
зовнішними ознаками. Прикладом їх є взаємодія катіонів аргентуму 
(І) з дикалій хроматом (VІ), при цьому утворюється цегляно-червоний 
осад діаргентум хромату (VІ): 

2Ag+ + 2
4CrO    Ag2CrO4. 

Груповими реакціями називають реакції, що виділяють із 
складної суміші групу йонів. В якості групових реагентів обирають 
речовини, що задовольняють наступним вимогам: повнота осадження 
йонів (концентрація їх у розчині після осадження  10-6 моль/дм3), 
утворений осад має легко розчинятися в кислотах (лугах) для того, 
щоб можна було провести подальший аналіз іонів,  надлишок 
доданого реактива не повинен заважати виявленню тих іонів, що 
залишились у розчині. 

Загальноаналітичні реакції представляють собою реакції 
утворення (розчинення) осаду або виділення газуватої речовини. 
Наприклад,  при взаємодії NaОН з розчином, що містить катіони 
Fe(ІІІ), Рb(ІІ), Mg(ІІ), Cu(ІІ) утворюються осади гідроксидів: 

Fe3+ + 3OH–  Fe(OH)3; 

Pb2+ + 2OH–  Pb(OH)2; 

Mg2+ + 2OH–  Mg(OH)2; 

Cu2+ + 2OH–  Cu(OH)2. 

Хімічні реактиви за природою поділяють на органічні та 
неорганічні. За ступенем чистоти розрізняють технічні (т.), чисті (ч.), 
хімічно чисті (х.ч.), чисті для аналізу (ч.д.а.), особливо чисті (о.с.ч.), 
високо чисті (в.ч.), спектрально чисті (с.ч.) реактиви. Ступінь чистоти 
реактиву безпосередньо пов’язана із вмістом домішок і 
регламентується нормативними документами. Абсолютно чистих 
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реактивів не існує, але вміст в них домішок настільки мізерний, що 
практично не впливає на аналітичні визначення. Для виконання 
якісного та кількісного аналізу як правило користуються реактивами 
марки ч.д.а., в окремих випадках марки х.ч. Реактиви більш високого 
ступеня чистоти використовують при проведенні науково-дослідних 
робіт.  

 
 

1.2. Способи і умови виконання аналітичних реакцій 
 

Залежно від агрегатного стану речовини, що досліджується, 
розрізняють аналіз сухим  та мокрим способом. Аналіз сухим 
шляхом здійснюють за звичайних температур (метод розтирання 
порошків) та за високих температур (пірохімічний метод). 

Метод розтирання порошків запропонований Флавицьким у 
1898 р. В ньому суху пробу досліджуваної речовини розтирають у 
фарфоровій ступці з рівною кількістю сухого реагенту. Змінення 
забарвлення або поява запаху свідчить про наявність тих чи інших 
речовин. Так, наявність ацетатної кислоти можна встановити за 
запахом оцту, що виділяється при розтиранні сухих препаратів натрій 
ацетату та натрій гідрогенсульфату:  

CH3COONa(кр) + NaHSO4(кр)  Na2SO4(кр) + CH3COOH(г). 

Пірохімічні методи ґрунтуються на характерних реакціях, що 
відбуваються під дією високотемпературного полум’я. В них 
змінюється забарвлення полум’я за наявності відповідних іонів або 
утворюється кольорове скло (перлина) при сплавленні солей або 
оксидів. Так, катіонам натрію притаманне яскраво-жовте 
забарвлення,  йонам калію – фіолетове. Перлина утворюється, 
наприклад,  з прозорого скла бури Na2B4O7·10H2O  або амоній натрій 
гідрогенфосфату NaNH4НРО4 при взамоєдії з ними оксидів, солей 
металів під час прожарювання. Колір перлин після прожарювання 
вказує на наявність тих чи інших елементів. Наприклад, перлини  
сполук купруму та хрому мають відповідно блакитне та зелене 
забарвлення.  

Реакції сухим шляхом відіграють допоміжну роль і, як правило, 
використовують при попередніх випробуваннях. 

Аналіз мокрим шляхом здійснюють в розчинах. Для його 
виконання досліджувану речовину переводять у розчинний стан. Для 
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цього випробовують її розчинність у дистильованій воді, слабких, 
сильних кислотах і навіть у лугах.  

При аналізі неорганічних речовин у більшості випадків мають 
справу з розчинами електролітів (солі, кислоти та основи). 
Особливістю електролітів є їх дисоціація у водних розчинах  або 
розкладання на йони під дією полярних молекул розчинника. Тому 
реакції мокрим шляхом є реакції відкриття йонів, утворених тими чи 
іншими елементами. Наприклад, катіони плюмбуму (ІІ) відкривають 
дією сульфатів або сульфатної кислоти:  

Pb2+ + 2
4SO    PbSO4. 

Незалежно від того, які вихідні речовини були взяті для аналізу, 
але якщо в розчині є катіони плюмбуму (ІІ) та сульфат-аніони, 
обов’язково випаде  білий осад PbSO4. Якщо речовина не підлягає 
дисоціації, то, відповідно, не можна відкрити окремі йони. 
Наприклад, наявність Брому в органічній сполуці бромметані не 
можна визначити йонними реакціями. Водночас цей аніон в речовині 
NaBr, що дисоціює з утворенням Na+ та  Br– можна виявити дією 
AgNO3, при цьому утворюється блідо-жовтий осад AgBr. Внаслідок 
відкриття йонів можна визначити значну кількість солей, кислот та 
основ. Так, найбільш відомі 25 катіонів та 25 аніонів можуть 
утворити близько 600 тільки середніх солей. Для речовин, які не 
підлягають дисоціації (органічні сполуки), встановлення якісного 
складу вимагає дослідження сукупності їх хімічних та фізичних 
властивостей, що значно ускладнює задачу. Таким чином, аналіз 
мокрим шляхом є аналіз катіонів та аніонів. 

Залежно від техніки виконання аналітичної реакції розрізняють 
пробірковий та безпробірковий метод аналізу. При виконанні аналізу в 
пробірці досліджувану речовину в необхідній кількості поміщають в 
чисту пробірку і краплями додають реагент до змінення забарвлення, 
утворення осаду або виникнення інших аналітичних ознак. До 
безпробіркових методів аналізу належать краплинний та 
мікрокристалоскопічний. 

Краплинний метод аналізу започаткував у 1920 р. професор 
Тананаєв. В ньому користуються фільтрувальним папером, 
предметним скельцем або спеціальними пластинками із 
заглибленнями. При нанесенні на смужку фільтрувального паперу в 
певній послідовності досліджуваного розчину та реагенту 
утворюється пляма певного кольору, що свідчить про наявність того 
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чи іншого йону. Наприклад, в краплинній реакції йонів алюмінію з 
розчином алізарину спостерігається утворення плями малорозчинної 
сполуки яскраво-рожевого кольору. При виконанні аналізу на 
предметному скельці або пластинках із заглибленнями 
спостерігається випадіння або розчинення осадів, утворення 
комплексів певного кольору. Перевагою краплинного методу перед 
пробірковим є невелика кількість реагентів та зменшення тривалості 
операцій випарювання, фільтрування, промивання. Краплинний 
метод використовується не завжди, але  в поєднанні з іншими 
методами дає надійні результати. 

Мікрокристалоскопічний метод аналізу ґрунтується на 
утворенні кристалів певної форми, відкритий академіком Т. Е. 
Ловіцем у 1798 р. Для виконання мікрокристалоскопічного аналізу 
краплю досліджуваного розчину поміщають на чисте сухе скло, 
розчин випарюють, охолоджують і додають краплю реактиву. 
Утворені кристали розглядають під біологічним мікроскопом із 
збільшенням в 60-250 разів. Характерною мікрокристалоскопічною 
реакцією на катіони кальцію є утворення голчастих кристалів 
СаSO4·2Н2О, отриманих при взаємодії йонів кальцію з сульфатною 
кислотою (рис. 1). 

Залежно від кількості або об’єму досліджуваної речовини 
розрізняють макро-, мікро-, напівмікро- та ультрамікроаналіз.  

 

             
 

Рис.1. Кристали СаSO4· 2Н2О, утворені з розведених розчинів 
 

Для проведення макроаналізу користуються порівняльно 
великими кількостями речовини: 1– 10 г сухого препарату або 10 – 
100 см3 розчину, реакції виконують в звичайних пробірках, утворені 
осади  відокремлюють від розчину фільтруванням і промивають їх на 
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паперових фільтрах. Аналіз мікрометодом здійснюють, коли кількість 
сухої досліджуваної речовини коливається в межах 1 мг – 1 мкг, або 
0,1 – 0,0001 см3 розчину. При цьому користуються 
мікрокристалоскопічними та краплинними реакціями.  Проміжне 
місце між двома зазначеними методами посідає напівмікроаналіз, при 
якому маса досліджуваної речовини становить 50 мг або 1см3 

розчину. В напівмікрометоді зберігається послідовність виконання 
аналітичних операцій макрометоду, але витрачається значно менша 
кількість реактивів, прискорюються окремі визначення, зменшується 
забрудненість повітря хімічних лабораторій газами, що виділяються 
під час виконання дослідів. Мізерні кількості речовин 10–6 – 10–9 г 
виявляють ультрамікрометодом та субмікрометодом.  

Умови виконання аналітичних реакцій 
Слід звернути увагу на те, що при виконанні аналітичних 

реакцій необхідно дотримуватися певних умов, які визначаються 
властивостями утвореної речовини. При недотриманні умов 
результати аналізу не можна вважати достовірними. 

Умовами проведення аналітичних реакцій є середовище 
розчину, температура, вилучення заважаючих іонів та достатня 
концентрація досліджуваної речовини. 

Наприклад, відкриття катіонів барію за допомогою дихромат 
(VІ)-іонів відбувається за рівнянням: 

2
2 7Сr O   + 2Ba2+ + H2O  2BaCrO4 + 2H+. 

Реакція супроводжується утворенням кислого середовища, в якому 
осад ВаСrО4 розчиняється, тому під час виконання реакції до розчину 
додають натрій ацетат. При цьому сильна кислота замінюється 
слабкою, в якій осад ВаСrО4  не розчиняється: 

НСl + NaCH3COO  NaCl + CH3COOH. 

Якісною реакцією на йони калію є взаємодія з натрій 
гідрогентартратом, при цьому утворюється осад кислої солі, яка 
розчиняється в кислотах з утворенням розчинної тартратної кислоти 
Н2С4Н4О6, а в лугах – з утворенням розчинної середньої солі 
К2С4Н4О6. Необхідними умовами  для цієї реакції є дотримання 
певного рН розчину (рН ~ 5). Результати аналізу, отримані в кислому 
або лужному середовищі, є помилковими. 

Більшість аналітичних реакцій виконують за звичайних умов, 
але деякі з них слід проводити при певному температурному режимі. 
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Так, відкриття йонів амонію проводять за нагрівання. Для добування 
осаду натрій гексагідроксостибату (V), навпаки, треба охолодити 
реакційну суміш, оскільки із зростанням температури зазначений 
осад розчиняється. 

Вилучення йонів проводять, коли вони заважають відкриттю 
визначуваного йона.  Наприклад, для виявлення йонів кальцію в 
розчині необхідно попередньо видалити йони барію, оскільки обидва 
йони під дією амоній оксалату утворюють білий осад і стає неясним, 
які конкретно йони є в розчині.  

Важливою умовою виконання якісних реакцій є достатня 
концентрація досліджуваної речовини. Високочутливі реакції дають 
позитивний результат при невеликих кількостях аналізованого йона. 
Реакції, що характеризуються порівняльно низькою чутливістю, 
виконують з достатньо концентрованих розчинів. Так, виявлення 
йонів натрію за допомогою реактиву калій гексагідроксостибату (V) 
проводять з розчинів з концентрацією не менше 0,5 моль/дм³. 

 
 

1.3. Дробний та систематичний аналіз 
 

Для визначення якісного складу досліджуваного розчину 
користуються дробним та систематичним аналізом. Специфічні 
реакції дозволяють визначати окремий іон в присутності інших іонів. 
При цьому послідовність відкриття йонів може бути довільною.  

Дробним аналізом називають відкриття йонів за допомогою 
специфічних реакцій в окремих порціях досліджуваного розчину, 
що відбувається в будь-якій послідовності. Метод дробного аналізу 
започаткував професор М. О. Тананаєв. Він не вимагає багато часу і 
дозволяє відкривати йони, не виконуючи довготривалі операції 
послідовного відокремлення одних частин від інших. Такий аналіз 
використовують у тому випадку, коли склад суміші приблизно 
відомий і необхідно тільки підтвердити наявність тих чи інших іонів. 
Якщо ж вилучити сторонні йони не можна або відсутні специфічні 
реакції на певний іон, то користуються систематичним аналізом.  

Систематичний хід аналізу представляє собою певну 
послідовність виконання аналітичних операцій, при яких кожний 
іон відкривають після того, як будуть визначені і видалені 
заважаючі йони. Під час систематичного аналізу дією групових 
реагентів виділяють окремі аналітичні групи йонів. Розділення їх на 
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групи визначається відношенням до  того чи іншого реагенту. В 
межах кожної групи визначуваний іон відкривають за допомогою 
характерних реакцій. Відкриття йонів за групами виконується в 
певній послідовності, яка дає можливість їх відкрити після того, як 
будуть визначені й вилучені заважаючі йони. Наприклад, розчин, що 
містить катіони 4NH , K+, Аg+ та Pb2+ можна розділити дією 
хлоридної кислоти. В осад випадуть хлориди малорозчинних сполук 
АgCI, PbCl2, водночас катіони K+ та 4NH  залишатимуться в розчині. 
В межах кожної групи окремі йони відкривають характерними 
реакціями. Наприклад, якщо аналізована суміш містить катіони калію 
та амонію, то K+ виявляють після того, як будуть визначені  та 
вилучені 4NH . Наявність катіонів амонію перевіряють дією реактиву 
Несслера, а  вилучають ці катіони  випарюванням до сухого залишку 
аналізованого розчину.  

Систематичний аналіз має переваги над дробним при 
встановленні складу невідомої речовини. Водночас дробний аналіз 
можна використовувати при виявленні окремих іонів після того, як за 
систематичним аналізом будуть визначені аналітичні групи. 
Систематичний і дробний аналіз взаємно доповнюють один одного. 
 
 

1.4. Основні аналітичні операції 
 

Основними операціями в якісному аналізі є: підготовка речовини до 
аналізу, приготування розчинів реактивів та досліджуваної суміші, 
нагрівання, осадження, випарювання, фільтрування, промивання осаду.  

Розчинення. Задачею якісного аналізу неорганічних речовин є 
встановлення наявності катіонів та аніонів у  речовині. Дослідження, як 
правило, виконують у водних розчинах. Для переведення твердої 
речовини в розчинний стан користуються відповідними розчинниками: 
водою, кислотами розведеними та концентрованими, лугами. Крім того, в 
окремих випадках необхідно розчинити не вихідну тверду речовину, а 
утворений осад. Під час розчинення розчинник додають краплями, 
реакційну суміш перемішують скляними паличками.  

Нагрівання виконують за допомогою газового пальника або 
електричних нагрівальних приладів. На електроплитках із закритою 
спіраллю нагрівають рідинні, пісчані та повітряні бані, а також 
безпосередньо хімічні сосуди – колби, стакани до температури 350 – 400 
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°С.  Електричні водяні бані використовують для нагрівання колб і 
пробірок до температури 100 °С. При нагріванні на відкритому вогні 
спочатку прогрівають всю пробірку і лише після цього приступають до 
нагрівання реакційної суміші в пробірці. 
         Випарювання. Метою цієї операції є концентрування тієї чи іншої 
речовини. Випарювання здійснюють у фарфорових чашках або тиглях на 
водяній, пісчаній бані, електричній плитці. При випарюванні на газовому 
пальнику необхідно слідкувати за тим, щоб тепла від пальника було 
достатньо тільки для помірного кипіння рідини. Випарювання проводять, 
весь час перемішуючи вміст реакційної суміші скляними паличками. 
Основною умовою цієї операції є повільне видалення води. 

Осадження. Переведення аналізованої речовини в осад досягають 
дією відповідного осаджувача. Роботу виконують безпосередньо в 
центрифужних пробірках. Для утворення крупнокристалічного осаду, що 
легко відокремлюється від розчину, осаджувач додають до аналізованої 
речовини краплями, весь час перемішуючи вміст пробірки скляною 
паличкою. Розчинність осаду в водному розчині зменшується при 
введенні надлишку осаджувача.  

Центрифугування. За допомогою цієї операції відокремлюють осад 
від розчину. В макроаналізі цій операції відповідає фільтрування. 
Центрифугування здійснюють за допомогою ручних або електричних 
центрифуг. В електричних центрифугах  швидкість обертання досягає 
10000 обертів за хвилину, розвивається відцентрова сила, під дією якої 
осад збирається у вузькій частині конічної пробірки, а розчин звільняється 
від часток осаду, освітлюється і перебуває над осадом.  

Проба на повноту осадження визначає ступінь осадження осаду.  До 
центрифугату – прозорої  рідини  над осадом, що утворилася після 
центрифугування – додають краплю осаджувача. Якщо розчин не мутніє, 
вважають, що повнота осадження досягнута;  якщо під дією осаджувача 
виникає каламуть, то до всього розчину додають ще 3-4 краплі 
осаджувача, розчин центрифугують і повторюють пробу на повноту 
осадження. Тільки після негативної реакції осаджувача з центрифугатом 
відокремлюють осад від розчину. 

Промивання осаду. Навіть після ретельного відбирання 
центрифугату над осадом ще залишаються йони розчину і для їх 
видалення осад промивають. Для цього користуються дистильованою 
водою або розбавленим розчином осаджувача. Операцію повторюють 2-3 
рази для кращого вилучення йонів розчину з осаду. 

Промитий осад розчиняють відповідними розчинниками і 
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аналізують на наявність тих чи інших іонів. 
Прожарювання. Цією операцією досягають термічного розкладу 

сполук або їх зневоднення. Наприклад, солі амонію або органічні  сполуки 
розкладають при нагріванні в тиглі на електричній плитці. Перевіряють 
повноту вилучення певним  реактивом. Якщо проба дає позитивний 
результат, то операцію прожарювання повторюють.  

Для здійснення якісного аналізу необхідні лабораторний посуд 
та деякі нескладні прилади. В  хімічних лабораторіях користуються 
посудом загального та спеціального призначення. Це пробірки, лійки, 
хімічні стакани, колби, крапельниці, годинникові та предметні 
скельця, скляні палички для перемішування реакційних сумішей. 
Посуд спеціального призначення використовують для виконання 
однієї конкретної аналітичної операції. Наприклад, фільтрування 
здійснюють за допомогою скляних лійок з пористими перегородками 
(фільтр Шотта). Для випарювання користуються фарфоровими 
чашками, прожарюють речовини або їх суміші в тиглях. Більшість 
предметів посуду виготовлено із звичайного та спеціального скла. 
При проведенні робіт, що вимагають високих температур та 
підвищеної механічної міцності, користуються фарфоровим посудом. 
Твердий фарфор, з якого виробляють хімічний посуд, витримує 
нагрівання до температури 1300 ºС.  

Миття хімічного посуду. Бездоганно чистий посуд є запорукою 
правильних результатів аналізу. Для миття лабораторного посуду 
використовують механічні та хімічні методи. Для очистки скляного 
посуду хімічним методом в лабораторії готують різні розчини: хромову 
суміш, лужний розчин калій тетраоксоманганату(VІІ), синтетичні миючі 
засоби тощо. Найбільш широкого використання дістала хромова суміш, 
що представляє собою розчин калій  дихромату (VІ) K2Cr2O7 в 
концентрованій сульфатній (VІ) кислоті (одна частина K2Cr2O7 на три 
частини Н2SО4). При змішуванні цих рідин виділяється значна кількість 
теплоти, тому суміш готують у великому хімічному стакані. Готова суміш 
має цегляно - червоне забарвлення і володіє сильною миючою здатністю 
за рахунок окиснювальних властивостей розчинів. Після обробки посуду 
одним з миючих засобів його необхідно ретельно промити водопровідною 
водою, а потім декілька разів дистильованою водою  для вилучення солей, 
розчинених у водопровідній воді. Вимитий посуд перевіряють на чистоту. 
По стінкам добре вимитого посуду вода стікає, не залишаючи крапель. 
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РОЗДІЛ 2 
АМОНІАЧНО-ФОСФАТНА 
КЛАСИФІКАЦІЯ КАТІОНІВ 

  
Сутність якісного аналізу неорганічних сполук полягає у 

виявленні катіонів та аніонів. Неорганічні речовини як електроліти 
дисоціюють у водних розчинах на позитивно та негативно заряджені 
йони. Відкриття катіонів у суміші в переважній більшості випадків 
здійснюють за систематичним ходом аналізу. Складну суміш катіонів 
розділяють на групи за допомогою групових реагентів, в межах групи 
окремі катіони відкривають якісними реакціями. 

Аніони, як правило, відкривають дробним методом аналізу в 
розчині. Існує декілька методів систематичного ходу аналізу: 
сульфідний, кислотно - лужний та амоніачно - фосфатний. Кожен з 
методів має як свої недоліки, так і переваги.  

За класичною сульфідною класифікацією катіонів виділяють 
п’ять аналітичних груп залежно від розчинності сульфідів. Сульфіди 
катіонів першої та другої аналітичної групи розчинні у воді, сульфіди 
катіонів третьої, четвертої, п’ятої аналітичних груп нерозчинні у воді. 
Особливістю сульфідів катіонів третьої групи є їх розчинність в 
кислотах. Ця класифікація вперше запропонована російським вченим 
М.О.Меншуткіним (1871р.). Підручник „Аналітична хімія”  
Меншуткіна витримав 16 видань, перекладений німецькою та 
англійською мовами. Розділення катіонів на групи в даній 
аналітичній класифікації ґрунтується на дії дигідрогенсульфіду – 
речовини досить шкідливої для здоров’я людини. Пошуки нових 
методів аналізу без використання дигідрогенсульфіду привели до  
створення кислотно-лужної та амоніачно-фосфатної класифікації 
катіонів. В основу кислотно-лужної класифікації катіонів покладено 
їх відношення до дії кислот, лугів, явища амфотерності та 
комплексоутворення. За цією класифікацією всі катіони умовно 
поділяють на шість аналітичних груп. 

Амоніачно-фосфатна класифікація заснована на відношенні 
йонів до дії суміші діамоній гідрогенфосфату та концентрованого 
амоніаку. Програма з дисципліни „Аналітична хімія” для вищих 
аграрних закладів освіти ІІІ–ІV рівнів акредитації передбачає 
амоніачно-фосфатну класифікацію катіонів і саме ця класифікація 
розглядається в даному навчальному посібнику. 
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Класифікація катіонів за амоніачно-фосфатним методом 
представлена в таблиці 1. 

Таблиця 1 
Амоніачно-фосфатна класифікація катіонів 

 
Групи Катіони Розчинність сполук Груповий реагент

І 4NH , K+, 
Na+ 

Фосфати, хлориди, нітрати 
розчинні у воді 

Немає 

ІІ 

А-підгрупа 
Са2+, Ва2+, 

Mg2+, 
Mn2+, Fe2+, 

Sr2+ 
В-підгрупа 
Fe3+, Al3+, 

Bi3+,Cr3+ 

Фосфати обох підгруп 
нерозчинні у воді і надлишку 

амоніаку. Фосфати A-
підгрупи розчинні в 

ацетатній кислоті, фосфати 
B-підгрупи в ацетатній 
кислоті нерозчинні, але 

розчиняються  в хлоридній, 
сульфатній  та нітратній 

кислотах 

(NH4)2 HPO4+  

конц. NH3Н2О 

ІІІ 
Cu2+, Co2+, 
Ni2+, Zn2+, 
Cd2+, Hg2+ 

Фосфати нерозчинні у воді, 
але розчинні в 

концентрованому амоніаку, 
утворюються комплексні 
сполуки : [Cu(NH3)4]

2+, 
[Co(NH3)6]

2+, [Ni(NH3)6]
2+, 

[Zn(NH3)6]
2+ 

(NH4)2 НРО4 + 

конц. NH3Н2О 

ІV 

Sn2+, 
Sn(ІV), 
Sb(ІІІ), 
Sb(V), 

As (ІІІ), 
As(V) 

Кислоти HSbO3, H2SnO3, 
(H3AsO4)(H3PO4)n, 
нерозчинні у воді та 
нітратній кислоті. 

HNO3 + H3PO4 

V 
Ag+, Pb2+, 

2
2Hg   

Хлориди AgCl, PbCl2,  
Hg2Cl2 нерозчинні у воді та 

розведених кислотах 
HCl 

 
Аналіз суміші йонів за амоніачно-фосфатним методом починають з 

попередніх досліджень, в яких відкривають катіони амонію, феруму (ІІ), 
феруму (ІІІ) за допомогою специфічних реакцій.  Так, катіони амонію 
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виявляють дією натрій гідроксиду при нагріванні;  катіони феруму (ІІ), 
феруму (ІІІ)  відкривають  дією солей калій гексаціаноферату (ІІІ)  та калій 
гексаціаноферату (ІІ) відповідно.  Наcтупною операцією є відокремлення 
катіонів п’ятої групи, для чого на окрему порцію аналізованої суміші 
діють розчином хлоридної кислоти. Малорозчинні хлориди AgCl,  PbCl2 
випадають в осад, а на утворений розчин діють нітратною кислотою в 
присутності діамоній гідрогенфосфату (NH4)2НРО4. Отриманий розчин 
випарюють до сухих солей у фарфоровій чашці. Залишок переносять у 
пробірку й обробляють його нітратною  кислотою. В осад переходять 
нерозчинні сполуки катіонів ІV групи, а в розчині залишаються катіони І – 
ІІІ аналітичних груп. Осад катіонів ІV аналітичної групи – малорозчинні у 
воді  сполуки HSbO3, H2SnO3, (H3AsO4)(H3PO4)n розчиняють у 
відповідних розчинниках і аналізують як суміш іонів четвертої групи. Для 
виявлення катіонів Y групи осад, що містить AgCl,  PbCl2, розчиняють у 
гарячій воді і дробним методом відкривають катіони групи. 

Розчин, що містить катіони І – ІІІ аналітичних груп, обробляють 
концентрованим розчином амоніаку в присутності діамоній 
гідрогенфосфату. Катіони другої групи осаджують у вигляді нерозчинних 
фосфатів, катіони ІІІ групи утворюють розчинні аміакати [Cu(NH3)4]

2+, 
[Co(NH3)6]

2+, [Ni(NH3)6]
2+, [Zn(NH3)6]

2+, катіони І групи – розчинні 
фосфати.  

 Розділення катіонів ІІ групи на дві підгрупи ґрунтується на дії 
ацетатної кислоти: нерозчинні в ацетатній кислоті фосфати катіонів 
В-підгрупи, наприклад, AlPO4, FePO4 залишаються в осаді, а в розчин 
переходять катіони А-підгрупи Са2+, Ва2+, Mg2+, Mn2+, Fe2+. Останні 
аналізують як суміш катіонів А-підгрупи другої групи. Нерозчинні 
фосфати катіонів В-підгрупи другої групи обробляють 
концентрованим розчином лугу в присутності гідроген пероксиду. 
Внаслідок амфотерності сполуки алюмінію (ІІІ) переходять в розчин, 
де їх виявляють характерними реакціями. Осад Fe(OН)3  розчиняють в 
хлоридній кислоті при нагріванні й відкривають катіони Fe3+ дробним 
аналізом. Катіони третьої групи відокремлюють від катіонів першої 
групи дією Nа2СО3, при нагріванні утворений осад карбонатів 
катіонів ІІІ групи розчиняють в сульфатній кислоті та виявляють 
окремі катіони групи. У розчині, що залишається після відокремлення 
осаду гідроксокарбонатів, відкривають катіони калію дією натрій 
гексанітрокобальтату (IIІ), натрій гідрогентартрату. Для виявлення 
катіонів натрію користуються реактивами калій  
гексагідроксостибату (V) або цинк триуранілоктаацетату.  
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РОЗДІЛ 3 
ПЕРША АНАЛІТИЧНА ГРУПА КАТІОНІВ 

( K+, 4NH , Na+) 
 
 

3.1 Загальна характеристика катіонів 
першої аналітичної групи 

 
Особливістю катіонів І групи є розчинність більшості їх солей – 

фосфатів, сульфідів, нітратів, карбонатів та хлоридів у воді. 
Внаслідок розчинності цих солей катіони цієї групи не осаджуються 
груповими реагентами інших груп і при відокремленні катіонів ІІ – V 
груп у вигляді малорозчинних солей залишаються в розчині. 
Групового реагенту, що осаджує всі катіони І групи, немає. При 
систематичному аналізі їх відкривають лише після повного 
вилучення з розчину всіх інших катіонів. У водних розчинах катіони 
K+, 4NH , Na+ безбарвні. Солі калію, натрію та сильних кислот 
гідролізу не підлягають, солі слабких кислот у водних розчинах 
гідролізують за аніоном, середовище реакції лужне, рН > 7. Солі 
амонію підлягають гідролізу за катіоном. На відміну від солей натрію 
та калію, ці йони леткі, тому вилучити 4NH  можна при нагріванні чи 
прожарюванні. 

Катіони І аналітичної групи мають велике значення для 
біохімічних та агрохімічних процесів. Іони калію та амонію необхідні 
для мінерального живлення рослин. Нестача Калію в ґрунтах веде до 
зменшення вмісту цукридів в коренеплодах буряку та крохмалю в 
зерні. Калій впливає на водний режим рослин. Роль Нітрогену ( 4NH ) 
обумовлена тим, що він входить до складу білків. Найважливіші 
частини клітин (протоплазма, ядро) побудовані з білкових речовин. 
Якість природної води визначається через аналіз на катіони 4NH , що 
утворюються при гнитті і розкладанні білкових речовин. Значний 
вміст солей натрію (Na2SO4, NaСl, NaHСО3) обумовлює засоленість 
ґрунтів. Аналіз водного витягу ґрунту на вміст катіонів І групи 
показує наявність тих чи інших елементів в ґрунті і визначає заходи 
щодо його покращення. Катіони цієї групи є складовими 
найважливіших мінеральних добрив: амоніачної селітри, амоній 
хлориду, амоній сульфату, амофосу NH4H2PO4 та діамофосу 
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(NH4)2НРО4, карбаміду (NH2)2CO. Калій вносять в ґрунти у вигляді 
калійної селітри KNO3, калій сульфату K2SO4, калій хлориду KCl, 
поташу K2CO3, калімагнезії K2SO4MgSO4. Натрій міститься в 
чілійській селітрі NaNO3. Природно, що реакції катіонів K+, Na+, 4NH  
широко використовуються в лабораторіях для аналізу мінеральних 
добрив.  

Сполуки натрію та калію входять до складу тканин і 
фізіологічних рідин тварин. Натрій бере участь у створенні в 
організмі та його клітинах відповідного осмотичного тиску, у 
проведенні нервових імпульсів. Основна маса натрію зосереджена в 
плазмі крові (90 % всіх катіонів плазми), натрій міститься в лімфі, 
лікворі, входить до складу шкіри, легенів, мозку. Фізіологічний 
розчин (розчин натрій хлориду з масовою часткою NaСl 0,9 %) 
використовують при великих крововтратах та біологічних 
дослідженнях. Калій регулює скорочення серцевого м’язу, є 
складовою частиною буферних систем крові, натрій-калієвого насоса 
клітин, активує діяльність багатьох ферментів. Роль катіонів калію 
визначається також стабілізацією рибонуклеїнових кислот. 

 
 

3.2. Реакції катіонів  калію K+ 

 
1. Натрій гексанітрокобальтат (ІІІ) Na3[Co(NO2)6] виділяє з 

розчинів солей калію жовтий кристалічний осад 

2K+ + Na+ + [Co(NO2)6]
3–  K2Na[Co(NO2)6]. 

Осад K2Na[Co(NO2)6] розчиняється в сильних кислотах, основах, 
за нагрівання і не розчиняється в слабких кислотах. Для проведення 
реакції користуються свіжоприготовленим розчином натрій 
гексанітрокобальтату (ІІІ), оскільки при зберіганні реактив 
розкладається з виділенням катіонів Со (ІІ), забарвленими в рожевий 
колір. Таким розчином користуватися не можна. 

При виявленні катіонів калію реакцією з гексанітрокобальтатом 
(ІІІ) слід дотримуватись умов: нейтральна реакція розчину; 
свіжоприготовлений розчин Na3[Co(NO2)6]; достатня концентрація 
йонів K+; вилучення катіонів 4NH ; проведення реакції на 
холоді.Мінімальна концентрація йонів калію складає 1: 13 000 г/см3, 
реакцію можна проводити краплинним способом. 
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2. Натрій гідрогентартрат NaHC4H4O6  з катіонами калію 
утворює в нейтральних розчинах осад білого кольору: 

K++ 4 4 6HC H O
  KНС4 H4O6. 

Осад калій гідрогентартрату розчиняється в кислому середовищі 
з утворенням винної кислоти Н2С4H4O6, а в лужному – з утворенням 
середньої солі K2С4H4O6: 

KНС4H4O6 + НСl  KСl + Н2С4H4O6; 

KНС4H4O6 + KОН  K2С4H4O6 + Н2О, 

тому реакцію слід проводити в нейтральному середовищі. Для 
створення нейтрального середовища в розчин додають ацетатну  
кислоту. Мінімальна концентрація відкриття катіонів калію за даною 
реакцією складає 1: 1 000 г/см3, осадження  ведуть з концентрованих 
розчинів. При взаємодії солей амонію з цим реагентом також 
утворюється білий осад, тому необхідно попередньо вилучити  
катіони амонію з аналізованої суміші.  

Умовами проведення реакції є: нейтральна реакція середовища; 
достатня концентрація катіонів калію; виконання реакції на холоді; 
вилучення катіонів амонію. 

3. Мікрокристалоскопічна реакція з  динатрій  плюмбум (ІІ) 
гексанітрокупратом (ІІ) Na2Pb[Cu(NO2)6] – утворення з катіонами 
калію кубічних кристалів чорного або коричневого кольору 
K2Pb[Cu(NO2)6]: 

2K+ + Pb2+ + [Cu (NO2)6]
4–  K2Pb[Cu(NO2)6]. 

4. Реакція забарвлення полум’я. Леткі солі K+ забарвлюють 
безбарвне полум’я пальника в фіолетовий колір. Дослідженню 
заважають катіони Na+, які забарвлюють полум’я в жовтий колір, що 
маскує фіолетове забарвлення. За наявності солей натрію реакцію 
проводять з використанням спеціальної призми з синього скла. 

 
 

3.3. Реакції катіонів натрію Na+ 

 
1. Калій гексагідроксостибат K[Sb(OH)6] з солями натрію 

утворює білий кристалічний осад натрій гексагідроксостибату: 

Na+ + [Sb(OH)6]
–  Na[Sb(OH)6]. 
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Осад натрій гексагідроксостибат розчиняється в лугах і при 
нагріванні, в хлоридній кислоті переходить в іншу сполуку. 
Утворений осад Na[Sb(OH)6] розчиняється в лугах за реакцією: 

Na[Sb(OH)6] + 2NaОН  Na3SbО4 + 4H2О. 

Хлоридна кислота перетворює реагент K[Sb(OH)6] в кислоту 
Н3SbО4, яка розкладається з виділенням аморфного осаду НSbО3: 

K[Sb(OH)6] + НСl  Н3SbО4 + KСl + 2Н2О; 

Н3SbО4  НSbО3 + Н2О. 

Внаслідок гідролізу солей амонію утворюється кисле середовище  

NH4NO3 + Н2О  NH3H2O + НNO3, 

 що приводить до розкладання препарату K[Sb(OH)6] з виділенням 
аморфного осаду НSbО3. Чутливість відкриття цієї реакції невелика, 
мінімальна концентрація складає 1 : 3 300 г/см3, тому виявити катіони 
натрію можна тільки з концентрованих розчинів. 

Умови проведення реакції: нейтральне середовище (кислі 
аналізовані розчини нейтралізують розчином калій гідроксиду, лужні 
– розчином ацетатної кислоти); зниження температури; достатня 
концентрація катіонів натрію; вилучення катіонів амонію з розчину. 

2. Мікрокристалоскопічна реакція з цинк 
триуранілоктаацетатом Zn(CH3COO)23UO2(СН3СОО)2. При 
взаємодії  препарату з розчинами солей натрію, підкисленими 
ацетатною кислотою, утворюються зеленувато-жовті кристали у 
вигляді тетраедрів: 

Zn(CH3COO)23UO2(СН3СОО)2 + NaCH3СОО + 9Н2О  
NaCH3COOZn(CH3COO)23UO2(CH3COO)29H2O. 

3. Реакція забарвлення полум’я. Леткі солі натрію 
забарвлюють полум’я в яскраво-жовтий колір.  

 
 

3.4. Реакції катіонів  амонію 4NH  
 
1. Луги (NaОН, КОН) виділяють з розчину солей амонію при 

нагріванні газоподібний амоніак: 

4NH  + OH–  NH3 + Н2О. 
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Ця реакція є специфічною і дозволяє відкрити катіон амонію в 
присутності інших іонів. 

Амоніак виявляють декількома способами: 
а) за запахом; 
б)за почорнінням фільтрувального паперу, просоченого 

розчином солі димеркурій (І) динітрату. Почорніння паперу 
обумовлено виділенням вільної ртуті. 

в) за зміненням забарвлення індикаторного папірця. Амоніак 
змінює колір безбарвного фенолфталеїнового папірця на малиновий, 
а червоного лакмусового папірця – на синій. 

 2. Реактив Несслера (розчин комплексної солі дикалій 
тетрайодомеркурат К2[HgI4] в калій гідроксиді) утворює з розчинами 
солей амонію характерний червоно-бурий осад:  

                                                      Нg 
NH4Сl + 2K2 [HgI4] + 4KОН    О              NH2  I + 7KI + KСl + 3Н2O.
                        Нg                                                                 

Реактив Несслера містить луг KОН, луги з більшістю катіонів 
утворюють осади малорозчинних забарвлених сполук, що заважає 
реакції. Осад, утворений в результаті реакції взаємодії 4NH  та 
реактиву Несслера розчиняється в солях амонію, тому для 
проведення реакції беруть надлишок реактиву Несслера. Утворений 
осад розчиняється і в кислому середовищі. 

Умови проведення реакції виявлення катіонів амонію реактивом 
Несслера: лужне середовище розчину; надлишок реактиву Несслера; 
вилучення катіонів Cr3+, Fe3+, Со2+, Ni2+ та інших, що утворюють з 
лугами малорозчинні забарвлені гідроксиди. 

Реакція надзвичайно чутлива, показує наявність випадкових 
домішок катіонів амонію. Мізерні кількості NH3 або 4NH  не 
утворюють червоно-бурий осад, але розчин забарвлюється в жовтий 
або оранжевий колір. Реактив Несслера використовують не тільки для 
виявлення катіонів амонію, а головним чином для перевірки повноти 
видалення солей амонію, що заважають відкриттю інших іонів. 

 Дія основних реактивів на катіони першої аналітичної групи 
наведена в таблиці 2.  
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Таблиця 2 
Дія характерних реактивів на катіони I аналітичної групи 

Реактив Катіони 
K+ Na+ 4NH  

Натрій 
гексанітрокобальтат 
(III) Na3 [Co(NO2)6] 

K2Na[Co(NO2)6] 
жовтий кристалічний 

осад 
— 

(NH4)2Na[Co(NO2)6] 
жовтий кристалічний 

осад 

Натрій гідрогентартрат 
NaHC4H4O6 

KHC4H4O6  

білий кристалічний 
осад 

— 

NH4HC4H4O6 

білий кристалічний 
осад 

 
Калій 

гексагідроксостибат 
K[Sb(OH)6] 

— 
Na[Sb(OH)6] 

білий кристалічний осад 
HSbO3 

білий аморфний осад 

Цинк триуранілокта-
ацетат 

Zn(CH3COO)2 · 
3UO2(CH3COO)2 

— 
 

NaZn(UO2)3·(CH3COO)9·9H2O 
зеленувато-жовті кристали 

— 

Луги KOH, NaOH при 
нагріванні 

— — виділяється NH3 

 
Реактив Несслера 

K2[HgI4]+4KOH 
— — 

              Нg 
      О                  NH2    I 
              Нg  
червоно-бурий осад 

Забарвлення полум’я  фіолетове  жовте  безбарвне 

33 
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3.5. Систематичний хід аналізу суміші 
 катіонів першої аналітичної групи 

 
Суміш катіонів першої  групи аналізують за схемою: 

а)визначення рН розчину; 
б)виявлення катіонів амонію; 
в)вилучення катіонів амонію; 
г)виявлення катіонів калію; 
д)виявлення катіонів натрію. 

В попередніх дослідженнях визначають pH розчину та 
виявляють наявність катіонів амонію в окремій порції розчину. Кисла 
реакція середовища вказує на можливу присутність у пробі катіонів 
амонію; якщо pH розчину дорівнює 7 або більше 7, можливо у 
розчині перебувають солі калію або натрію. Катіони амонію 
відкривають дією лугів за нагрівання або реактивом Несслера. Якщо 
в розчині присутні катіони амонію, то при їх взаємодії з лугами  
виділяється запах амоніаку, змінюється забарвлення червоного 
лакмусового папірця на синій колір. Реактив Несслера. Під дією 
цього препарату катіони амонію утворюють червоно-бурий осад. 

Дослідження аналітичних реакцій показало, що наявність йонів 
амонію заважає  виявленню катіонів калію та натрію з препаратом 
K[Sb(OH)6], тому йони амонію необхідно вилучити з розчину 
випарюванням та прожарюванням. 

Існує декілька способів вилучення йонів амонію з реакційного 
середовища: кип’ятіння з лугами або карбонатами лужних металів, 
відновлення металічним магнієм, перетворення амоніаку в уротропін, 
термічне розкладання. Останній спосіб найчастіше використовується 
в лабораторній практиці. 

Для вилучення йонів амонію користуються леткістю його солей 
при нагріванні. Наприклад, амоній хлорид при високій температурі 
розкладається: 

NН4Сl(кр)    t    NН3(г) + НСl(г). 

Внаслідок оборотності процесу продукти реакції знову реагують з 
утворенням NН4Сl. Кристали новоутвореного амоній хлориду 
утворюють білу пару, що спостерігається при прожарюванні солі. 
Після припинення виділення білої пари щіпку сухого залишку 
переносять на предметне скельце, розчиняють у краплі води і 
виконують пробу на повноту вилучення йонів амонію реактивом 
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Несслера. Якщо катіони амонію ще присутні у розчині, продовжують 
прожарювання сухого залишку. Лише після повного вилучення йонів 
амонію сухий залишок розчиняють у воді і досліджують на наявність 
катіонів калію та натрію. 

Якщо катіони амонію відсутні, то йони калію та натрію 
виявляють в окремій порції розчину, що досліджують, відповідними 
реагентами. 

Виявлення катіонів калію здійснюють за допомогою препаратів  
натрій гідрогентартрату NaHC4H4O6 та натрій гексанітрокобальтату 
Na3[Co(NO2)6]. До 2-3 крапель досліджуваного розчину додають таку 
саму кількість розчину натрій гідрогентартрату, ацетатну кислоту для 
підтримання pH розчину і потирають скляною паличкою внутрішні 
стінки пробірки. За наявності катіонів калію випадає білий 
кристалічний осад. Йони калію також можна відкрити дією натрій 
гексанітрокобальтату, випадає  осад жовтого кольору. 

Відкриття катіонів натрію. До 2-3 крапель аналізованої суміші 
додають таку ж саму кількість розчину калій гексагідроксостибату 
(Y) K[Sb(OH)6] і потирають внутрішні стінки стінки пробірки 
скляною паличкою. Поява осаду на стінках пробірки (“помутніння 
розчину“) свідчить про наявність в пробірці йонів натрію. Крім того, 
катіони натрію можна виявити дією цинк триуранілоктаацетату 
Zn(CH3COO)2 ·3UO2(CH3COO)2. На предметне скельце  наносять 
краплю вихідного розчину проби, трохи випарюють і додають 
краплю розчину цинк триуранілоктаацетату. Обидві краплі з’єднують 
скляною паличкою і розглядають місце сполучення двох крапель під 
мікроскопом.За наявності катіонів натрію спостерігають утворення 
жовто-зеленуватих кристалів у формі трикутників, тетраедрів та 
октаедрів. Катіони калію та амонію реакції не заважають. 

Висновок про про наявність у розчині катіонів калію та натрію 
перевіряють реакцією забарвлення полум’я. Для цього платиновою 
або ніхромовою дротиною беруть щіпку сухої проби (якщо проба 
представляє собою розчин, то його випарюють до сухого стану, для 
аналізу беруть частину сухого залишку) і вносять в безбарвне 
полум’я. Катіони натрію забарвлюють полум’я в жовтий колір, а 
калію в фіолетовий або в пурпурово-червоний колір при 
спостереженні полум’я через синє скло.  

Схема систематичного ходу аналізу суміші катіонів першої 
аналітичної групи представлена на с. 36. 
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Схема систематичного ходу аналізу 
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Контрольні питання 
 

1. Які катіони належать до І аналітичної групи? 
2. Пояснити, чому перша група катіонів не має групового реагенту. 
3. Які операції виконують в попередніх дослідженнях при аналізі 

суміші катіонів першої групи? 
4. Написати рівняння реакції виявлення катіонів натрію у розчині, 

зазначити умови виконання реакції. 
5. Скласти рівняння реакції відкриття катіонів калію з натрій 

гексанітрокобальтатом (ІІІ). 
6.  Чому умовою проведення реакції на виявлення катіонів калію з 

натрій гідрогентартратом є нейтральне середовище? Відповідь 
обґрунтувати, склавши відповідні рівняння реакцій. 

7. Як вилучити катіони амонію з розчину? 
8. Як перевірити повноту видалення катіонів амонію з 

досліджуваного розчину? 
9. Розчин містить суміш солей NaNO3 та KCl. Написати рівняння 

реакцій, за якими можна визначити катіони Na+ та K+ у розчині. 
Навести план систематичного аналізу цієї суміші.  

10. Зазначити біологічну роль катіонів першої аналітичної групи та 
їх використання в сільському господарстві. 



 
 

38

РОЗДІЛ 4  
ДРУГА АНАЛІТИЧНА ГРУПА КАТІОНІВ 

(Са2+, Ва2+, Mg2+, Mn2+, Fe2+, Fe3+, Al3+) 
 
 

4.1. Загальна характеристика катіонів 
 другої аналітичної групи 

 
 Друга аналітична група включає йони Са2+, Ва2+, Sr2+, Mg2+, 

Mn2+, Fe2+, Fe3+, Al3+, Cr3+, Bi3+. Розглянемо сім біогенних катіонів 
групи Са2+, Ва2+, Mg2+, Mn2+, Fe2+, Fe3+, Al3+. На відміну від катіонів І 
аналітичної групи більшість сполук катіонів ІІ аналітичної групи 
нерозчинні у воді. До них належать фосфати, карбонати, гідроксиди, 
сульфіди, а також сульфати катіонів Са2+, Ва2+, Sr2+. Розчинними 
солями цієї групи є нітрати, хлориди, броміди, йодиди, ацетати, 
сульфати за винятком вищезазначених. Груповим реагентом на 
катіони ІІ аналітичної групи є діамоній гідрогенфосфат (NH4)2HPO4 в 
присутності концентрованого розчину амоній гідроксиду. Під дією 
цього реактиву катіони ІІ аналітичної групи  осаджуються у вигляді 
малорозчинних фосфатів. Катіони ІІ аналітичної групи розділяють на 
дві підгрупи. Фосфати катіонів А-підгрупи – Ba3(PO4)2, Ca3(PO4)2, 
MgNH4PO4, MnNH4PO4, Fe3(PO4)2 легко розчиняються в ацетатній 
кислоті; фосфати В-підгрупи (FePO4, AlPO4 тощо)  нерозчинні в 
ацетатній кислоті. Виявлення катіонів ІІ групи ґрунтується на 
реакціях осадження та окиснення-відновлення. 

Загальноаналітичними реакціями катіонів другої групи є їх 
взаємодія з  лугами, карбонатами лужних металів або катіонів амонію 
та сульфатною кислотою. 

Катіони другої аналітичної групи з розчинами KОН та NaOH 
утворюють осади гідроксидів: 

Fe3+ + 3OH  Fe(OH)3. 

Для амфотерних гідроксидів слід дотримуватися еквівалентної  
кількості лугу, оскільки надлишок лугу розчиняє осади амфотерних   
сполук: 

Al(OH)3 + 3OH → [Al(OH)6]
3. 

Карбонати лужних металів (катіонів амонію) виділяють катіони 
Са2+, Ва2+, Mn2+, Fe2+ у вигляді нерозчинних у воді білих осадів 
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BaCO3, CaCO3, MnCO3, FeCO3; катіони Fe3+, Mg2+ – у вигляді 
основних солей білого (MgOH)2CO3 та бурого кольору Fe(OH)CO3. 
Катіони Al3+ під дією карбонатів утворюють нерозчинну сполуку 
білого кольору Al(OH)3 внаслідок повного гідролізу солі. Карбонати 
катіонів другої аналітичної групи легко розчиняються як в сильних 
мінеральних кислотах, так і в слабкій ацетатній кислоті:  

FeCO3 + 2HCl  FeCl2 + H2CO3. 

Cульфатна кислота осаджує катіони Ва2+, Са2+ у вигляді білих 
осадів BaSO4, CaSO4. Утворені осади не розчиняються ні в кислотах 
ні в лугах. Речовина CaSO4 належить до малорозчинних, тому 
виділення CaSO4 досягають з концентрованих розчинів. Для 
зменшення розчинності CaSO4 у воді в аналізований розчин додають 
неелектроліти, наприклад, етанол. 

Біологічна роль катіонів другої аналітичної групи зумовлена 
функціями, які вони виконують у рослинному і тваринному світі. 
Катіони кальцію у внутрішньоклітинному розчині ініціюють ряд 
біохімічних та фізіологічних процесів: згортання крові, передача  
нервового імпульсу від  одного нейрона до іншого‚ скорочення 
м’язів, виділення гормонів тощо. Солі кальцію використовують у 
ветеринарії. Кальцій хлорид та кальцій карбонат дають тваринам при 
рахіті та інфекційних захворюваннях, кальцій фосфат є складовою 
частиною раціону молодняка. Вапняну воду Са(ОН)2 застосовують 
для лікування захворювань шкіри тварин. Ґрунти з високим вмістом 
солей кальцію відрізняються родючістю. Середній вміст Кальцію в 
ґрунтах складає 1,37 %. Додаткове внесення карбонатів та сульфатів 
кальцію пов’язано з їх хімічною меліорацією. Метою хімічної 
меліорації ґрунтів є усунення надлишкової кислотності (вносять 
СаСО3) та надмірної лужності ґрунтів (вносять СаSО4). Магній 
міститься в зеленому пігменті рослин – хлорофілі і впливає на процес 
фотосинтезу. Йони магнію активують процеси окиснювального 
фосфорилювання в мітохондріях, відіграють важливу роль в обміні 
нуклеїнових кислот. Алюміній. Середній вміст Алюмінію в ґрунтах 
складає 7,1 %, що дозволяє віднести його разом з Оксигеном, 
Силіцієм та Карбоном до найважливіших ґрунтоутворюючих 
елементів.  

Надзвичайно важлива роль катіонів феруму (ІІ, ІІІ) в 
життєдіяльності організмів обумовлена тим, що цей елемент входить 
до складу ферментів, що каталізують окисно-відновні процеси. 
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Такими ферментами є цитохроми, цитохромоксидаза, каталаза, 
пероксидаза. Ці універсальні для будь-яких живих клітин ферменти 
призначені для синтезу аденозинтрифосфату. Катіони феруму 
входять до складу природної комплексної сполуки гемоглобіну, що 
забезпечує живий організм молекулярним киснем. 

Манган є складовою частиною металоферментів рослин і тварин 
– дегідрогенази ізолимонної та яблучної кислот, декарбоксилази 
піровиноградної кислоти, що забезпечують роботу цикла Кребса, 
одного з найважливіших біохімічних циклів живої клітини. Таким 
чином, об’єктами виявлення катіонів другої аналітичної групи є 
ґрунти, мікродобрива, тваринний та рослинний матеріал. 

 
  

4.2. Дія групового реагенту 
 

Груповим реагентом на катіони другої аналітичної групи є 
діамоній гідрогенфосфат (NH4)2HPO4 в присутності концентрованого 
розчину амоніаку. Реагент амоній гідрогенфосфат можна замінити 
гідрогенфосфатами лужних металів Na2HPO4, K2HPO4.  

 Реактив осаджує катіони групи у вигляді фосфатів та 
гідрогенфосфатів. Катіони Fe3+, Al3+ утворюють виключно середні 
солі: 

Al3+ + 2
42HPO    AlPO4 + 2 4H PO .  

Всі фосфати цієї підгрупи не розчиняються в ацетатній кислоті, 
але розчиняються в сильних мінеральних кислотах.  

Характер осадів катіонів першої підгрупи другої аналітичної 
групи, утворених при взаємодії з груповим реагентом, залежить від 
pH розчину: в нейтральних розчинах утворюються гідрогенфосфати, 
в лужних – середні фосфати. Лужне середовище створюють 
концентрованим розчином амоніаку:  

Ca2+ + 2
4HPO    CaHPO4, pH  7; 

3Ca2+ + 2
42HPO   + 2NH3·H2O  Ca3(PO4)2 + 2 4NH

 + 2H2O, pH > 7. 

Катіони Mg2+, Mn2+ під дією групового реагенту в присутності 
амоній гідроксиду утворюють подвійні солі  

Mg2+ + 2
4HPO   + NH3·H2O  MgNH4PO4  + H2O. 
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Фосфати, гідрогенфосфати катіонів першої підгрупи, а також 
подвійні солі магнію та мангану MgNH4PO4, MnNH4PO4 

розчиняються в слабкій ацетатній кислоті і сильних мінеральних 
кислотах. 

 
 

4.3. Реакції катіонів першої підгрупи 
другої аналітичної групи 

 

 

4.3.1. Реакції  катіонів  кальцію Ca2+ 

 

1. Діамоній оксалат (ΝН4)2С2О4 є найбільш характерним 
реактивом на катіони Ca2+, виявляє катіони кальцію з дуже 
розведених розчинів, але за відсутності солей барію:  

Ca2+ + 2
2 4C O    2 4CaC O .  

Кальцій оксалат розчиняється в сильних кислотах, але не 
розчиняється в ацетатній кислоті, чим відрізняється від осаду барій 
оксалату. Оксалат-іони здатні брати участь в окисно-відновних 
реакціях, тому при виявленні катіонів другої групи за допомогою 
діамоній оксалату з розчину вилучають відновники. 

Умови реакції: відсутність катіонів Ba2+; відсутність 
відновників; нагрівання розчину. 

2. Мурексид С8Н6Ν6О6 або амоній пурпурат утворює з 
катіонами кальцію у лужному середовищі в молярному 
співвідношенні 1: 1 розчинну комплексну сполуку червоного 
забарвлення. Йони  Ba2+ теж реагують з мурексидом, але утворюють 
сполуку фіолетового забарвлення. Відкриваний мінімум реакції 
складає 0,04 мкг. 

Умовою досліду є відсутність катіонів Ba2+. 
3. Мікрокристалоскопічна реакція з сульфатною кислотою 
Суть реакції полягає в утворенні осаду СаSО42Н2О, який 

виникає за рахунок взаємодії розчинних солей кальцію з 2 М 
розчином Н2SО4. За цією реакцією виявляють йони кальцію в 
присутності йонів барію, які випадають у вигляді дрібних кристалів 
іншої форми. 

4. Проба на забарвлення полум’я. Леткі солі кальцію 
забарвлюють безбарвне полум’я пальника в цегляно-червоний колір. 
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4.3.2. Реакції катіонів барію Ва2+ 

 
1. Калій хромат (VΙ) К2СrО4 утворює з  солями барію жовтий 

осад ВаСrО4:  

Ba2+ + 2
4CrO    BaCrO4. 

Осад ВаСrО4 розчиняється в сильних кислотах. Для повного 
осадження катіонів барію в розчин додають натрій ацетат, при цьому 
катіони гідрогену зв’язуються, сильна кислота замінюється слабкою 

Н+ + СН3СОО
  СН3СООН, 

в якій осад ВаСrО4 не розчиняється. Катіони Ca2+ не утворюють осади 
з K2СrО4, тому реакції не заважають. Розглянута реакція 
використовується не тільки для виявлення катіонів барію, а також для 
їх відокремлення від катіонів кальцію. Реакції заважають катіони, що 
утворюють забарвлені осади з хромат-аніонами: плюмбуму (ІІ), 
аргентуму (І), бісмуту (ІІІ), меркурію (ІІ). 

Умови досліду: наявність натрій ацетату в розчині; нагрівання 
реакційної суміші; вилучення йонів: Pb2+, Ag+, Bi3+, Hg2+.  

2. Діамоній оксалат (NH4)2С2О4  виділяє з розчинів солей барію 
білий кристалічний осад 

Ba2+ + 2
2 4C O    2 4BaC O .  

Для прискорення реакції осадження ведуть з гарячих розчинів. 
Катіони Са2+, Sr2+ з цим реагентом  також утворюють білі осади.  

Умови проведення досліду: відсутність катіонів Са2+, Sr2+ у 
розчині; нагрівання реакційної суміші. 

3.  Проба на забарвлення полум’я. Леткі солі барію змінюють 
безбарвне полум’я газового пальника на жовто-зелене. 

 
 

4.3.3. Реакції катіонів  феруму  Fe2+ 

 
Солі катіонів феруму (ІІ) забарвлені в блідо-зелений колір, 

більшість з них розчинні у воді.  
1. Калій гексаціаноферат (ІІІ) K3[Fe(CN)6] (червона кров’яна 

сіль)  утворює з іонами Fe2+ темно-синій осад:  

Fe2+ + [Fe(CN)6]
3– + K+  KFe[Fe (CN)6]↓.  
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Реакція специфічна, дозволяє відкривати катіони Fe2+ за 
наявності інших іонів групи. Утворений осад нерозчинний у воді та 
розведеній хлоридній кислоті, але розкладається лугами. Реакції 
заважають окисники та відновники. 

Умови реакції: кисле середовище; вилучення окисників та 
відновників з розчину. 

2. Окисники. Реакція ґрунтується на відновних властивостях  
Fe2+. В якості окисників використовують хлорну, бромну воду, 
нітратну кислоту, калій перманганат, гідроген пероксид та ін. Реакції 
окиснення катіонів Fe2+ ведуть в лужному та кислому середовищі. 
При взаємодії катіонів Fe2+ з калій перманганатом в кислому 
середовищі фіолетове забарвлення розчину, зумовлене наявністю 
йону 4MnO , зникає: 

10FeSO4 + 2KМnO4 + 8H2SO4  2МnSO4 + K2SO4 + 5Fe2(SO4)3 + 8H2O. 

В лужному середовищі окиснення катіонів Fe2+ відбувається за 
допомогою гідроген пероксиду, при цьому утворюється червоно-
бурий осад ферум (ІІІ) гідроксиду: 

2FeCl2 + 4NaOH + H2O2  2Fe(OH)3↓ + 4NaCl. 

3.  Диметилгліоксим  (реактив Чугаєва) 

                                           H3C – C – C –  CH3 

                                            HO – N    N – OH 
 
утворює з катіонами Fe2+  розчинні у воді внутрішньокомплексні солі 
червоного кольору. Реакцію проводять в амоніачному середовищі в 
присутності винної кислоти, яка зв’язує катіони Fe3+ і запобігає 
утворенню осаду Fe(OH)3  під дією амоніаку. Реактив Чугаєва є 
реагентом для визначення катіонів ніколу, аналітичною ознакою 
реакції є утворення осаду червоного кольору. Це ускладнює відкриття 
катіонів Fe2+. Дією калій ціаніду катіони ніколу (ІІ) переводять в 
міцний комплекс [Ni(CN)4]

2–, що не реагує з диметилгліоксимом. 
Крім того, реакції відкриття катіонів феруму (ІІ) диметилгліоксимом 
заважають йони мангану (ІІ), купруму (ІІ), кобальту (ІІ), хрому (ІІІ) і 
тому їх вилучають з аналізованого розчину. 
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4.3.4. Реакції катіонів мангану Mn2+ 

 
Солі манган (ІІ) катіонів в концентрованих розчинах мають 

блідо-рожевий колір. Виявлення катіонів Mn2+ ґрунтується на окисно-
відновних реакціях. В якості окисника катіонів мангану (ІІ) можуть 
виступати речовини PbO2, H2O2, NaBiO3, KClO3 тощо. 

1. Окиснююча суміш PbO2 + HNO3. Окиснення плюмбум (IV) 
оксидом є найважливішою реакцією визначення йонів мангану (ІІ) в 
розчині: 

2MnSO4 + 5PbO2 + 6HNO3  2HMnO4 + 2PbSO4 + 3Pb(NO3)2 + 2H2O. 

Внаслідок утворення аніона 4MnO  розчин набуває фіолетово-
малинового забарвлення. При виконанні реакції треба додавати 
мінімальну кількість йонів Mn2+, оскільки надлишок їх відновлює 
аніон 4MnO  до MnO(OH)2 бурого кольору: 

3Mn(NO3)2  + 2HMnO4 + 7H2O  = 5MnO(OH)2↓ + 6HNO3. 

Проведенню реакції виявлення йонів мангану окиснюючою сумішшю 
PbO2 + HNO3  заважають відновники. Нагрівання реакційної суміші 
прискорює окиснення катіонів Mn2+.  

Умови реакції: відсутність відновників (Cl, Br, I, H2O2); 
невелика кількість катіонів мангану (ІІ); нагрівання. 

2. Калій бромат (V) KBrO3 окиснює йони мангану (ІІ) до 
сполуки складу MnO(OH)2:  

5Mn(NO3)2 + 2KBrO3 + 9H2O  5MnO(OH)2↓ + Br2 + 8HNO3 + 2KNO3. 

Аналітичною ознакою реакції є утворення осаду бурого кольору. 
Розглянута реакція використовується для відокремлення катіонів 
Mn2+ від інших катіонів другої аналітичної групи.  

3. Розчин бензидину С12H8(NH2)2 в ацетатній кислоті утворює 
зі сполуками мангану (ІІ) продукти синього кольору. Реакцію 
виконують  краплинним методом. Відкриваний мінімум реакції 
складає 0,15 мкг Mn2+, гранична концентрація 1 : 330 000 г/см3. 
Реакції заважають йони Со2+ та 2

4CrO  , які також утворюють синє 
забарвлення з бензидином.  

4. Утворення перлин. При сплавленні Mn(OH)2 з Na2CO3 
утворюється перлина Na2MnO4 зеленого кольору: 

3MnO(OH)2 + 3Na2CO3 + KClО3 → 3Na2MnO4 + KCl + 3H2O↑ + 3CO2↑. 
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4.3.5. Реакції катіонів магнію Mg2+ 

 
Більшість солей магнію розчинні у воді, катіони магнію 

безбарвні.  
1. Динатрій гідрогенфосфат Na2HPO4 утворює з солями 

магнію в присутності NH3H2O та NH4Сl білий кристалічний осад 
магній амоній фосфату: 

Mg2+ + 2
4HPO   + NH3H2O  MgNH4PO4↓ + Н2О. 

Сіль NH4Сl додають для того, щоб уникнути появи осаду Mg(ОН)2 за 
рахунок введення NH3H2O. Цю реакцію можна виконати і 
мікрокристалоскопічним способом.  

2. 1,8-Оксихінолін С9Н6NОН утворює з амоніачними 
розчинами солей магнію зеленкувато-жовтий кристалічний осад 
магній оксихінолят: 

Mg2+ +2С9Н6NОН + 2NH3H2O  Mg(С9Н6NО)2↓+ 42NH + 2Н2О. 

Осад випадає тільки в амоніачному середовищі, розчиняється в 
мінеральних кислотах. 

3. Магнезон І (органічний реагент), що має червоно-фіолетове 
забарвлення в лужному середовищі, змінює його на синє при 
взаємодії з магній гідроксидом внаслідок утворення адсорбованої 
сполуки. Реакції заважають катіони амонію, які вилучають перед 
проведенням досліду. Реакція дозволяє відкривати 0,5 мкг магнію. 

 
 

4.4 Реакції катіонів другої підгрупи  
другої аналітичної групи 

 
 

4.4.1. Реакції катіонів феруму Fe3+ 

 

Солі катіонів феруму (ІІІ) у водних розчинах підлягають 
гідролізу і забарвлені в жовтий або бурий колір завдяки утворенню 
золя ферум гідроксиду. 

1. Калій гексаціаноферат (ІІ) К4[Fe(CN)6],  (жовта кров’яна 
сіль) виділяє з розчинів солей катіонів феруму (ІІІ) темно-синій осад: 

4Fe3+ + 3 [Fe(CN)6]
4  Fe4[Fe(CN)6]3↓. 
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Наведена реакція є характерною реакцією на катіони феруму 
(ІІІ). Осад не розчиняється в розведених мінеральних кислотах, тому 
для реакції створюють кисле середовище. Під дією лугів осад 
розкладається з  утворенням феруму (ІІІ) гідроксиду  

Fe4 [Fe(CN)6]3 + 12NaOH  4Fe(OH)3↓ + 3Na4[Fe(CN)6]. 

Проведенню реакції заважають окисники та відновники. 
Надлишок реагенту К4[Fe(CN)6] сприяє утворенню колоїдного 
розчину. Реакції заважають катіони цинку (ІІ), що утворюють білий 
осад з калій гексаціанофератом (ІІ). 

2. Калій тіоціанат KSCN або амоній тіоціанат NH4SCN 
утворюють з катіонами феруму (ІІІ) розчинні комплексні сполуки 
криваво-червоного кольору:  

Fe3+ + SCN  [Fe(SCN)]2+. 

Залежно від концентрації тіоціанат-іонів утворюються речовини 
різного складу і забарвленості: [Fe(SCN)2]

+, [Fe(SCN)3], [Fe(SCN)4]
, 

[Fe(SCN)6]
3. Надлишок амоній тіоціанату зміщує рівновагу в 

напрямку утворення комплексної речовини і посилює її забарвлення. 
Реакція дозволяє відкривати катіони феруму (ІІІ) в присутності йонів 
феруму (ІІ), але аніони фосфатної, арсенатної, флуоридної, 
оксалатної, винної кислот заважають проведенню реакції, оскільки 
утворюють більш міцні комплекси з іонами феруму (ІІІ). Катіони 
кобальту (ІІ) утворюють з тіоціанатами розчинні комплексні солі 
синього кольору, тому їх видаляють з розчину. 

3. Відновники. Катіони феруму (ІІІ) є досить слабкими 
окисниками і реагують з сильними відновниками H2S, KI. Наприклад, 

2KI + 2FeCl3  І2 + 2FeCl2 + 2КCl. 

Для визначення йоду до утвореного розчину додають декілька 
крапель бензену С6H6  або хлороформу СHCl3, вміст пробірки 
струшують, більша частина йоду переходить в органічний розчинник 
і забарвлює розчин в фіолетовий колір. 

4. Натрій ацетат CH3COONа утворює з катіонами феруму (ІІІ) 
розчинну сіль ферум триацетат червоно-бурого кольору. Нагрівання 
розчину посилює гідроліз солі, тому при цьому випадає бурий осад 
основної солі 

FeCl3 + 3CH3COONа  Fe(CH3COO)3 + 3NаCl; 

Fe(CH3COO)3 + 2H2O  Fe(OH)2CH3COO↓ + 2CH3COOН.  
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4.4.2. Реакції катіонів алюмінію Al3+ 

 

Солі катіонів алюмінію безбарвні, у водних розчинах сильно 
гідратовані, утворюють комплексні сполуки, координаційне число 
дорівнює 6, наприклад, [Al(H2O)6]Cl3.  

1. Амоній гідроксид NH3H2O виділяє з розчинів солей 
алюмінію білий осад тригідроксиду: 

Al3++ 3NH3·H2O  Al(OH)3↓ + 43NH .  

Повного осадження Al3+ досягають при pH ~ 5. Надлишок вільних 
лугів або сильних кислот, що розчиняють амфотерний алюміній 
тригідроксид, перешкоджає утворенню осаду. Реакцію ведуть при 
нагріванні суміші майже до кипіння. Виявленню катіонів алюмінію 
заважають йони Fe3+, Fe2+, Mn2+, які утворюють аналогічні осади під 
дією амоніаку. Осад не розчиняється в солях амонію.  

2.Алізарин (1,2-діоксиантрахінон) С14H6O2(OH)2 утворює з 
солями алюмінію сполуку яскраво-червоного кольору, яку називають 
„алюмінієвим лаком”. Реакцію проводять краплинним способом або в 
пробірці. За даною реакцією катіони алюмінію Al3+ виявляють в 
слабкокислому середовищі при  рН = 4,2-4,6. В таких умовах алізарин 
має жовтий колір. У лужному середовищі реактив має фіолетове 
забарвлення, маскує при цьому червоний колір алюміній алізаринату 
і заважає виявленню йонів алюмінію. Реакція досить чутлива, але не 
специфічна. Аналогічні осади утворюють сполуки цинку (ІІ), феруму 
(ІІІ), мангану (ІІ), ніколу (ІІ). 

3. Кобальт (ІІ) динітрат Cо(NO3)2. При взаємодії солей 
алюмінію з розчином Cо(NO3)2 утворюється сполука синього 
кольору, яка дістала назву „тенарової сині”: 

2Al2(SO4)3 + 2Cо(NO3)2  2Cо(AlO2)2 + 6SO3↑ + O2↑+ 4NO2↑. 

Реакцію виконують зі свіжоприготовленим розчином Co(NO3)2, 
смужку фільтрувального паперу просочують розчином солей 
алюмінію  і наносять на неї 1-2 краплі розчину кобальт динітрату. 
Папір висушують, спалюють і прожарюють в полум’ї газового 
пальника, при цьому зола забарвлюється в синій колір. Процесу 
заважають йони цинку, які теж взаємодіють з цим препаратом і 
утворюють золу зеленого кольору. 

Дія основних реактивів на катіони другої аналітичної групи 
наведена в таблиці 3.
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Таблиця 3 
Дія характерних реактивів на катіони ІІ аналітичної групи 

 

 

Реагент  Катіони  
1 2 3 4 5 6 7 8 

Ca2+ Ba2+ Fe2+ Mn2+ Mg2+ Fe3+ Al3+ 

Ca3(PO4)2 Ba3(PO4)2 Fe3(PO4)2 MnNH4PO4 MgNH4PO4 FePO4 AlPO4 
 
Динатрій 
гідроген 
фосфат в 

концентрова
ному розчині 
амоніаку 

Na2HPO4 + 
NH3·H2O 

білі осади фосфатів катіонів металів розчиняються в ацетатній та 
мінеральних кислотах  

білі осади фосфатів 
нерозчинні в 

ацетатній кислоті, 
але розчинні в 
мінеральних 
кислотах  

CaCO3 BaCO3 FeCO3 MnCO3 (MgOH)2CO3 Fe(OH)CO3 Al(OH)3 Діамоній 
карбонат, 
динатрій 
карбонат 

(NH4)2CO3, 
Na2CO3 

Всі осади білого кольору, за винятком Fe(OH)CO3 - бурий осад. Утворені осади 
розчиняються в кислотах 

Калій хромат 
(VI) K2CrO4 

— 
BaCrO4 

жовтий осад 
— — — — — 

48 



 
 

49

Продовження таблиці 3 

 

1 2 3 4 5 6 7 8 

Fe(OH)2 

зелений 
осад  

Mn(OH)2 

білий осад 
Mg(OH)2 

білий осад
Fe(OH)3 

бурий осад 

Натрій 
гідроксид, 
калій 

гідроксид 
NaOH, KOH — — 

Осади гідроксидів розчиняються тільки в кислотах

Al(OH)3  

білий осад 
розчиняється  
і в кислотах і  

в лугах 

CaSO4 BaSO4 
Сульфатна 
кислота 
H2SO4, 
натрій 
сульфат 
Na2SO4 

білі осади не 
розчиняються ні в 
кислотах ні в лугах 

— — — — — 

CaC2O4 BaC2O4 
Діамоній 
оксалат 

(NH4)2С2О4  

білі осади 
розчиняються в 

мінеральних кислотах 
 

— 

MnC2O4 

білий осад  
розчиняється 
в мінеральних 
кислотах 

— — — 
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Продовження таблиці 3 
 

1 2 3 4 5 6 7 8 

Амоній тіоціанат 
NH4SCN  

— — — — — 
Fe(SCN)3 
криваво-

червоний розчин 
— 

Калій 
гексаціаноферат 
(III) K3[Fe(CN)6] 

— — 
KFe[Fe(CN)6]
темно-синій 

осад 

Mn3[Fe(CN)6]2 

бурий осад  
— — — 

Калій 
гексаціаноферат 
(ІІ) K4[Fe(CN)6] 

— — — 
Mn2[Fe(CN)6] 
білий осад  

— 
Fe4[Fe(CN)6]3 

темно-синій 
осад 

 
— 

Окисники (кисле 
середовище) 
PbO2+HNO3 

 

 
— 

 
— йони Fe3+ 

HMnO4 

малиново-
фіолетовий 
розчин  

— — — 

Окисники (лужне 
середовище)  
H2O2, Cl2, Br2 

— 
 

— 
 

Fe(OH)3 

червоно-
бурий  осад  

MnO(OH)2 

темно-бурий осад 
— 
 

— 
 

— 
 

Відновники KІ 
— 

 
— 
 

— 
 

— 
 

— 
 

виділення 
вільного йоду І2, 
який синіє в 
присутності 
крохмалю 

— 
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4.5. Систематичний хід аналізу суміші катіонів 
другої аналітичної групи 

 
Попередні дослідження. В окремій порції розчину визначають 

рН середовища, а також наявність  катіонів Fe2+, Fe3+.  
Систематичний хід аналізу складається з декількох стадій. 
1. Окиснення Fe2+ катіонів до Fe3+. Якщо в попередніх 

дослідженнях виявлені йони Fe2+, то їх окиснюють нітратною 
кислотою.  

2. Осадження фосфатів катіонів другої аналітичної групи дією 
динатрій гідрогенфосфату Na2HPO4 в присутності концентрованого 
амоніаку.  

3. Розділення фосфатів катіонів другої аналітичної групи на дві 
підгрупи за допомогою ацетатної кислоти.  

4. Відокремлення катіонів Al3+ від катіонів Fe3+. Внаслідок 
амфотерності сполуки алюмінію під дією надлишку лугу переходять 
в розчинний стан у вигляді комплексних аніонів [Al(OH)3] 3 , а 
фосфат FePO4 перетворюється в малорозчинну речовину Fe(OH)3.  

5. Виявлення катіонів Al3+. До аналізованого розчину додають 
кристали сухої солі амоній хлориду, розчин нагрівають, в присутності 
Al3+ випадає осад Al(OH)3. До утвореного осаду додають розчин 
алізарину та ацетатної кислоти. За наявності катіонів Al3+ розчин 
забарвлюється в червоний колір.  

6. Виявлення катіонів Mn2+ дією PbO2 в присутності 
концентрованої нітратної кислоти.  

7. Відокремлення катіонів Mn2+. дією реактиву KBrO3. 
8. Виявлення і відокремлення катіонів Вa2+ здійснюють за 

допомогою K2CrO4 або K2Cr2O7. 
9. Відокремлення аніонів 2

2 7Cr O   2
4(CrO )  від катіонів Ca2+ та 

Mg2+ дією динатрій гідрогенфосфату в присутності амоніаку.  
10. Розчинення фосфатів кальцію та магній амоній фосфату 

здійснюють ацетатною кислотою.  
11. Виявлення та відокремлення катіонів Ca2+ діамоній 

оксалатом.  
12. Виявлення катіонів Mg2+ дією динатрій гідрогенфосфатом в 

присутності амоній гідроксиду та амоній хлориду.  
Схема систематичного ходу аналізу суміші катіонів другої 

аналітичної групи представлена на с. 52-54. 
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Схема систематичного ходу аналізу суміші катіонів другої аналітичної групи 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
  

Розчини суміші катіонів Ba2+, Ca2+,Mg2+, 
Mn2+, Fe2+, Fe3+, Al3+ (розчин 1)

Попередні дослідження. Визначення pH розчину. 
Виявлення катіонів Fe3+ (K4[Fe(CN)6], KSCN), катіонів Fe2+ (K3[Fe(CN)6])

Окиснення Fe2+ катіонів нітратною кислотою (розчин 2)

Розділення фосфатів катіонів на дві підгрупи дією CH3COOH 

Осадження фосфатів катіонів другої аналітичної групи дією Na2HPO4 в присутності 
концентрованого амоніаку (осад 1)

Розчин катіонів I підгрупи 
Ba2+, Ca2+,Mg2+, Mn2+, Fe2+ 

( розчин 3)

Осад катіонів II підгрупи 
FeРО4, AlРО4

 

(осад 2)
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Розчинення осадів в надлишку NaOH 

 
Продовження схеми систематичного ходу аналізу суміші катіонів ІІ аналітичної групи 

 
 

  
Розчин катіонів I підгрупи Ba2+, 

Ca2+, Mg2+, Mn2+, Fe2+ 
(розчин 3)

Осад  катіонів II підгрупи 
FeРО4, AlРО4

 

(осад 2)

Осад Fe(OH)3 
відкидають

Розчин [Al(OH)6]
3- 

(розчин 4)

Виявлення катіонів алюмінію (3+) 

Осад Al(OH)3 (осад 4)

Виявлення (HNO3+PbO2) 
і відокремлення (KBrO3) 

катіонів Mn2+

Розчин катіонів Ba2+, 
Ca2+, Mg2+ (розчин 5) 

Осад MnO(OH)2 

(осад 5) 
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Продовження  схеми систематичного ходу аналізу суміші катіонів ІІ аналітичної групи 
 
 

 
 

Розчин катіонів Ba2+, 
Ca2+, Mg2+ (розчин 5) 

Відокремлення катіонів Ba2+ Осад BaCrO4 (осад 6) 

Розчин Ca2+, Mg2+ (розчин 6), 
відокремлення катіонів  

Ca2+, Mg2+ 
Хромат- аніони 

(розчин 7) 
Ca3(PO4)2, MgNH4PO4 (осад 7) 

Розчинення осаду 7 в 
CH3COOH (розчин 8) 

Відокремлення катіонів Ca2+, 
осад CaC2O4 (осад 8) 

Розчин катіонів Mg2+ (розчин 9), 
виявлення Mg2+ дією  

 Na2HPO4 + NH3·H2O + NH4Cl  

Mg NH4PO4 
(осад 9) 
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Контрольні питання 
 

1. Що є груповим реагентом на катіони другої аналітичної групи? 
Написати рівняння реакції взаємодії катіонів Mn2+, Fe2+ та Al3+ з 
груповим реагентом.  

2.  Як розділити катіони другої аналітичної групи на дві підгрупи? 
3.  Скласти рівняння загальноаналітичних реакцій катіонів другої 

групи. 
4.  Які катіони другої аналітичної утворюють малорозчинні 

сульфати? 
5.  На чому ґрунтується розділення катіонів Al3+ та Fe3+ у розчині? 
6.  Напиcати рівняння реакцій виявлення катіонів Fe3+ та Fe2+ у 

розчині. 
7.  Як відокремити катіони Mn2+ від інших катіонів групи? Склаcти 

відповідні рівняння хімічних реакцій.  
8. Скласти рівняння реакцій виявлення катіонів Ba2+, Ca2+ та Al3+ в 

розчині.  
9. В чому полягає суть систематичного ходу аналізу катіонів 

другої аналітичної групи?  
10. Зазначити біологічну роль та використання в сільському 

господарстві катіонів другої аналітичної групи.  
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РОЗДІЛ 5  
ТРЕТЯ АНАЛІТИЧНА ГРУПА КАТІОНІВ 

(Zn2+, Ni2+, Co2+, Cu2+) 
 

 
5.1. Загальна характеристика катіонів 

третьої аналітичної групи  
 

До катіонів третьої аналітичної групи належать катіони цинку 
(ІІ), ніколу(ІІ), кобальту(ІІ), купруму(ІІ). 

Виявлення катіонів групи ґрунтується на утворенні 
важкорозчинних сполук та реакціях окиснення-відновлення. 
Більшість солей та гідроксидів катіонів групи нерозчинні у воді, 
розчинними солями є нітрати, нітрити, ацетати, сульфати, хлориди. 
Характерною  особливістю катіонів третьої аналітичної групи є 
здатність утворювати координаційні сполуки. Груповим реагентом 
на катіони третьої аналітичної групи є діамоній гідрогенфосфат в 
присутності розчину амоніаку. Еквівалентна кількість амоній 
гідрогенфосфату осаджує катіони групи у вигляді нерозчинних у воді 
фосфатів, які на відміну від фосфатів катіонів другої аналітичної 
групи розчиняються в надлишку концентрованого амоніаку. Катіони 
третьої групи не осаджуються груповими реагентами п’ятої (HCl) та 
четвертої (HNO3) аналітичних груп. 

Сполуки катіонів ІІІ аналітичної групи відіграють важливу роль 
в біологічних процесах. Купрумвмісні ферменти посідають друге 
місце після біологічних каталізаторів на основі сполук феруму. 
Купрум позитивно впливає на вуглеводний та білковий обмін, 
підвищує стійкість рослин проти грибкових і бактеріальних 
захворювань. Як мідні мікродобрива використовують мідний купорос 
CuSO45Н2О, піритні залишки, іноді шлаки з низьким вмістом сполук 
купруму. У великих дозах солі купруму отруйні і використовуються 
як отрутохімікати: паризька зелень Сu(СН3СОО)2Сu3(АsО3)2; мідний 
купорос CuSO45H2O, бордоська рідина CuSO45Н2О + Са(ОН)2. В 
організмі тварин мідь концентрується в печінці, червоному 
кістковому мозку, молоці, пігментах. При нестачі міді велика рогата 
худоба хворіє на „лизуху”. Розвивається анемія, порушуються 
функції нервової, м'язової, кровоносної системи. Відсутність в складі 
кормів міді негативно позначається на продуктивності вовни. 
Цинквмісні ферменти каталізують реакції гідролізу білків, 
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вуглеводів, ліпідів, естерів фосфатної кислоти та інших біологічно 
важливих органічних речовин клітин. Особливе значення для дихання 
мають цинквмісні карбоангідрази, що прискорюють оборотну 
реакцію перетворення гідрогенкарбонат-іона в карбон оксид (IV). У 
ветеринарії використовують цинквмісні мазі як лікарські препарати. 
Нітрогенфіксуючі мікроорганізми мають потребу в кобальті. В якості 
комплексоутворювача кобальт входить до складу вітаміну В12 – 
найбільш  сильного протианемічного препарату. Нестача Кобальту в 
ґрунтах негативно впливає на ріст зернових культур, цукрового 
буряка, льону, клеверу. Сполуки ніколу прискорюють регенерацію 
білків плазми крові, стимулюють синтез окремих амінокислот. 

Таким чином, виявлення катіонів третьої групи пов'язано 
головним чином з аналізом мікродобрив, ґрунтів, рослинного та 
тваринного матеріалу. 

 
 

5.2. Дія групового реагенту 
 

Груповим реагентом на катіони ІІІ аналітичної групи є діамоній 
гідрогенфосфат в присутності концентрованого розчину амоніаку. 
Аніон гідрогенфосфату під дією молекул розчинника – води може 
приєднувати або відщеплювати катіон гідрогену, тому у водних 
розчинах встановлюється рівновага: 

2
4HPO   + H2O  2 4H PO  + OH–; 

2
4HPO   + H2O  3

4PO   + H3O
+. 

Реактив діамоній гідрогенфосфат (NH4)2HPO4 осаджує катіони 
ІІІ групи з водних розчинів у вигляді фосфатів та гідрогенфосфатів, 
що залежить від рH середовища: 

Co2+ + 2
4HPO  CoHPO4; 

3Co2+ + 2
42HPO   + 2OH–  Co3(PO4)2+ 2H2O; 

3Ni2+ + 2
42HPO   + 2OH–  Ni3 (PO4)2  + 2H2O. 

З лужних розчинів випадають переважно середні солі – 
фосфати. До складу групового реагенту катіонів ІІІ аналітичної групи 
входять також концентрований амоній гідроксид, під дією якого 
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утворені фосфати та гідрогенфосфати розчиняються завдяки 
виникненню комплексних сполук – аміакатів металів: 

Ni3(PO4)2 + 18NH3·H2O  3[Ni(NH3)6]
2+ + 2 3

4PO   + 18H2O. 

Утворені аміакати катіонів Zn2+– безбарвні; катіонів Ni2+– синьо-
бузкового, Cu2+ – синього кольору. Катіони Co2+ окиснюються до 
Co3+ і тому брудно-жовтий колір сполук кобальту (ІІ) з часом 
перетворюється на червоний, характерний для катіонів Co3+. 

Загальноаналітичними реакціями на катіони ІІІ групи є дія 
лугів, амоній гідроксиду, карбонатів лужних металів. При додаванні 
еквівалентних кількостей лугу, амоніаку утворюються малорозчинні 
гідроксиди катіонів металів. В надлишку лугів розчиняється тільки 
цинк дигідроксид внаслідок його амфотерних властивостей: 

Zn(OH)2 + 2OH → [Zn(OH)4]
2. 

Розчинення гідроксидів катіонів металів ІІІ групи  в надлишку 
амоній гідроксиду обумовлено утворенням відповідних комплексних 
сполук: 

Co(OH)2 + 4NH3 + 42NH   [Co(NH3)6]
2+ + 2H2O. 

Розчини карбонатів лужних металів осаджують катіони ІІІ 
аналітичної групи у вигляді основних солей (CuOH)2CO3, 
(NiOH)2CO3, (CoOH)2CO3. 

Дигідроген сульфід та амоній сульфід утворюють з катіонами 
третьої групи осади чорного кольору CoS, NiS, CuS та осад білого 
кольору ZnS. Цинк сульфід легко розчиняється в розведених 
мінеральних кислотах, нікол сульфід та кобальт сульфід 
розчиняються у помірно концентрованих хлоридній та сульфатній 
кислотах. Для переведення в розчинний стан купрум сульфід 
користуються тільки  концентрованою нітратною кислотою. 

CuS +4HNO3 = Cu(NO3)2 + S + 2NO2 +2H2O 

Дія окисників та відновників. Катіони третьої аналітичної групи 
не схильні до зміни ступеня окиснення елементів, тому реакції 
окиснення-відновлення для них  характерні меншою мірою  в 
порівнянні з йонами інших  аналітичних груп (мангану, феруму). 
Тільки сильні окисники (хлор, бром ) у лужному середовищі 
окиснюють катіони кобальту (ІІ), ніколу(ІІ); катіони купруму (ІІ) 
можна відновити до катіонів купруму (І) за певних умов. 
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5.3. Реакції катіонів цинку Zn2+ 

 
Розчини солей цинку безбарвні. 
1. Дигідрогенсульфід H2S. Під дією реагенту з розчинів солей 

цинку (ІІ) випадає білий осад: 

Zn2+ + H2S  ZnS + 2H+. 

Катіони гідрогену, що утворюються під час реакції, розчиняють 
осад ZnS, тому до реакційної суміші додають натрій ацетат, який 
зв’язує катіони гідрогену в слабку ацетатну кислоту  

HCl + NaCH3COO  CH3COOH + NaCl. 

В ацетатній кислоті цинк сульфід не розчиняється.  
Умови виконання досліду: введення натрій ацетату; 

свіжоприготовлений розчин H2S; реакцію проводять у витяжній шафі. 
2. Калій гексаціаноферат (ІІ) K4[Fe(CN)6] виділяє з розчинів 

солей цинку осад білого кольору: 

3Zn2+ + 2K+ + 2[Fe(CN)6]
4 K2Zn3[Fe(CN)6]2. 

Утворений осад розчиняється в лугах, тому реакцію ведуть в 
нейтральному або кислому середовищі. Розчиненню осаду 
K2Zn3[Fe(CN)6]2  сприяє надлишок реагенту K4[Fe(CN)6]. Катіони 
Cu2+, Mn2+, Fe3+ ускладнюють виявлення цинку за цією реакцією, 
оскільки також утворюють подібні осади з калій гексаціанофератом 
(ІІ). 

3. Дитизон C6H5NH–NH–CS–N=N–C6H5 утворює з катіонами 
Zn2+ внутрішньокомплексні сполуки червоного кольору. Реакції 
заважають інші катіони третьої групи (Co2+, Cu2+, Fe2+). Для 
виконання реакції користуються розчином дитизону в хлороформі 
CHCl3 або тетрахлоркарбоні CCl4. На відміну від інших дитизонатів, 
цинк дитизонат у лужному середовищі забарвлює не тільки шар 
органічного розчинника, але і весь аналізований розчин.  

Умови виконання досліду: лужне середовище; відсутність 
сполук кобальту (ІІ), феруму (ІІ), купруму (ІІ) 

4. Кобальт (ІІ) динітрат Со(NО3)2. Катіони Zn2+ утворюють з 
солями кобальту (ІІ) сполуку зеленого кольору, що називається 
“рінмановою зеленню”: 

2ZnSO4 + 2Со(NО3)2  2СоZnO2 + 2SO3↑ + 4NO2↑ + O2↑. 
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Катіони алюмінію з кобальт (ІІ) динітратом утворюють золу 
блакитного кольору “тенарову синь”, тому заважають реакції. 
Забарвлені сполуки Cu2+, Cr3+, Ni2+ маскують колір “рінманової 
зелені”, тому їх видаляють з досліджуваного розчину. 
 
 

5.4. Реакції катіонів  кобальту Co2+ 

 

Водні розчини солей кобальту (ІІ) мають рожеве забарвлення 
завдяки утворенню аквакомплексів [Со(H2O)6]

2+. Дегідратація 
молекул води з внутрішньої сфери комплексу за нагрівання або під 
дією водовіднімаючих речовин приводить до зміни забарвлення 
розчину з рожевого на синє. 

1. Амоній тіоціанат NH4SCN утворює з катіонами Co2+ у слабко 
лужному середовищі комплексну сіль (NH4)2[Со(SCN)4] синього 
кольору:  

Co2+ + 4SCN  [Со(SCN)4]
2. 

Інтенсивність забарвлення посилюється в присутності амілового 
спирту і при струшуванні вмісту пробірки. При цьому утворена 
комплексна сполука переходить в органічний розчинник, в якому 
вона має більшу розчинність. Для зміщення рівноваги в напрямку 
утворення комплексної сполуки збільшують концентрацію амоній 
тіоціанату або навіть додають його у кристалічному стані. Катіони 
Fe3+ утворюють з тіоціанатами сполуки криваво-червоного 
забарвлення і заважають виявленню кобальту, тому cполуки феруму 
(ІІІ) зв’язують в безбарвні комплекси [FeF6]

3 при додаванні солей 
натрій фториду або амоній фториду. 

2. Реактив Ільїнського (1-нітрозо-2-нафтол). Під дією 
реактиву Ільїнського катіони Co2+ окиснюються до катіонів Co3+, які 
утворюють з цим препаратом пурпурно-червоний осад 
внутрішньокомплексної солі. Катіони Fe3+ з реактивом Ільїнського 
утворюють осад бурувато-чорного кольору, тому їх попередньо 
видаляють з розчину. 

3. Утворення перлин. Реакцію проводять сухим способом. 
Сполуки кобальту при сплавленні утворюють з натрій тетраборатом 
перлини синього кольору. Реакції заважають катіони Nі2+, які 
придають продуктам бурий колір, тому їх попередньо вилучають з 
аналізованої суміші. 
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5.5. Реакції катіонів ніколу Nі2+ 

 

Водні розчини солей ніколу (ІІ) забарвлені в зелений колір. 
1.Реактив Чугаєва (диметилгліоксим) є найхарактернішим 

реагентом для виявлення катіонів Nі2+. Зовнішньою ознакою 
аналітичної реакції є утворення яскраво-червоного осаду 
внутрішньокомплексної солі. 
 

                               

                                                   

                            
  

CH3 – C = NO                                              ON = C – CH3  
                                                Ni                                            + 2H+ 
CH3 – C = N – OH                                HO – N = C – CH3 
 

Відкриваний мінімум реакції складає 0,16 мкг, гранична 
концентрація 1 : 300 000. Виконанню реакції заважають катіони Fe2+, 
Fe3+, Cu2+, що утворюють з диметилгліоксимом речовини червоного 
або буро-червоного кольору. Для усунення впливу катіонів феруму 
(ІІ)  їх переводять дією нітратної кислоти в катіони феруму (ІІІ)  і в 
подальшому зв’язують в безбарвні фторидні або тартратні комплекси. 
З метою усунення впливу катіонів купруму (ІІ) останні зв’язують 
роданід-іонами SCN в осад Cu(SCN)2 за наявності натрій сульфату 
(ІY) Na2SO3. Дуже важливе значення для виконання реакції має рН 
середовища. В кислих розчинах утворений комплекс нікол (ІІ)-
диметилгліоксим руйнується. Надлишок амоніаку сприяє утворенню 
розчинної комплексної сполуки [Nі(NH3)6]

2+, тому розглянуту 
реакцію виконують у слабоамоніачному середовищі при рН ~ 8. 

Умови  проведення реакції: слабоамоніачне середовище; 
вилучення катіонів Fe3+, Fe2+, Cu2+. 

2. Бромна вода в присутності лугів окиснює катіони Ni2+ до 
катіонів Ni3+  

Ni2+ + 2OH  Ni(OH)2↓; 

  CH 3   –  C = N – OH

  CH 3   –   C = N – OH

  Ni 2+   + 2   
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2Ni(OH)2 + Br2 + 2NaOH  2Ni(OH)3↓ + 2NaBr. 

Реакцію виконують у лужному середовищі. Осадження Ni(OH)2 
і його окиснення ведуть за нагрівання. Бромна  вода (розчин брому в 
воді) містить вільні кислоти, тому у розчин додають надлишок лугу 
для нейтралізації катіонів гідрогену. Реакції заважають йони Fe3+, 
Fe2+, Cо2+, Mn2+, які попередньо вилучають або зв’язують в міцні 
комплекси, наприклад, [Co(CN)6]

4. 
 
 

5.6. Реакції катіонів купруму Cu2+ 

 
Гідратовані солі купруму (ІІ) мають синє або зелене 

забарвлення, що обумовлено існуванням аквакомплексу [Cu(H2O)6]
2+ 

блакитного кольору, безводні солі купруму (ІІ) жовті або безбарвні.  
1.Амоній гідроксид NH3H2O. Реакція є однією з 

найхарактерніших при виявленні катіонів Cu2+. При додаванні 
еквівалентної кількості амоній гідроксиду до аналізованого розчину 
спостерігається утворення основної солі купруму (ІІ), що 
розчиняється в надлишку реагенту: 

2CuSO4 + 2NH3H2O  (CuOH)2SO4↓ + (NH4)2SO4; 

(CuOH)2SO4 + (NH4)2SO4 + 6NH3H2O  2[Cu(NH3)4]SO4 + 8H2O. 

Аналітичною ознакою реакції є виникнення розчинної 
комплексної сполуки інтенсивно синього забарвлення. Виконанню 
реакції заважають катіони Nі2+, Co2+, що здатні утворювати 
забарвлені аміакати з реагентом. Утворені аміакати купруму (ІІ) 
руйнуються в кислому середовищі з виділенням катіонів солі та 
амонію. 

2. Калій гексаціаноферат (II) K4[Fe(CN)6] утворює з катіонами 
Cu2+ червоно-бурий осад купрум (ІІ) гексаціаноферат (ІІ): 

2Cu2+ + [Fe(CN)6]
4   Cu2[Fe(CN) 6]↓. 

В амоніачному середовищі утворюється комплексна сполука 
[Cu(NH3)4]

2+, в лугах Cu(OH)2, тому реакцію ведуть при рН < 7. Іони Fe3+, 
Co2+, Ni2+, Zn2+, які утворюють забарвлені осади з реагентом K4[Fe(CN)6], 
вилучають з розчину перед виявленням катіонів купруму (2+). Реакції 
заважають KCN і KSCN, які утворюють комплексні сполуки з катіонами  
купруму (ІІ). 
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3. Активні метали Fe, Al, Zn відновлюють катіони Cu2+ до 
елементного стану: 

Cu2+ + Fe Fe2+ + Cu. 

Зовнішньою ознакою реакції є утворення червоного нальоту 
вільної міді. Відновлення ведуть з кислих розчинів, користуються 
сульфатною кислотою, нітратна кислота може розчинити утворену 
мідь. Відновлення катіонів купруму (ІІ) ґрунтується на тому, що вони 
мають значно більший окисно-відновний потенціал 
( 2

0

Cu / Cu
E 0,34B   ) в порівнянні з катіонами металів заліза, алюмінію, 

цинку 2

0

Fe / Fe
(E 0,44B)   ,  3

0

Al / Al
(E 1,30B)   , 2

0

Zn / Zn
(E 0,76B).    

4. Калій йодид KI  утворює з катіонами Cu2+ білий осад 
одновалентної міді, одночасно виділяється вільний йод, що забарвлює 
осад у бурий колір: 

2Cu2+ + 4I   2CuI + I2. 

Катіони Pb2+, Ag+ з калій йодидом утворюють забарвлені осади, тому 
їх видаляють з розчину. Окисники 2

4CrO  , 4MnO , Fe3+ заважають 
виявленню йонів Cu2+, оскільки здатні вступати в реакцію з відновниками  
йодид-аніонами. 

5. Калій тіоціанат KSCN виділяє з розчинів солей купруму (ІІ)  
чорний осад Cu(SCN)2  

Cu2+  + 2SCN  Cu(SCN)2  

6. Натрій тіосульфат Nа2S2O3  використовується як для 
аналітичного визначення катіонів Cu2+, так і для їх відокремлення  від 
інших катіонів групи. В результаті реакції випадає чорний осад 
купрум (І) сульфіду і осад вільної сірки: 

2CuSO4 + 4Nа2S2O3  Cu2S + S + SO2 + 3Nа2SO4 + Nа2S4O6. 

7. Забарвлення полум’я. Солі купруму (ІІ) при невеликій 
концентрації забарвлюють безбарвне полум’я газового пальника в 
синій колір, якщо концентрація катіонів Cu2+ велика, то 
спостерігається зелене забарвлення полум’я. 

Дія деяких реактивів на катіони третьої аналітичної групи 
наведена в таблиці 4. 
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Таблиця 4 
Дія деяких реагентів на катіони ІІІ аналітичної групи 

 
Реагент Катіони 

Zn2+ Ni2+ Co2+ Cu2+ Діамоній гідроген 
фосфат + 

концентрований 
розчин амоніаку 

(NH4)2·HPO4 
+ NH3·H2O 

[Zn(NH3)6]
2+ 

безбарвний розчин 
[Ni(NH3)6]

2+ синій з 
відтінком 

бузкового розчин 

[Co(NH3)6]
2+ 

брудно-жовтий, з 
часом переходить 
у червоний розчин

[Cu(NH3)6]
2+ 

інтенсивно-синій 
розчин 

Луги NaOH, KOH Zn(OH)2 
білий осад, 

розчиняється в 
надлишку лугів 

Ni(OH)2 зелений 
осад 

Co(OH)2 
рожевий осад 

Cu(OH)2 
блакитний осад 

Калій 
гексаціаноферат (II) 

K4[Fe(CN6)] 

K2Zn3[Fe(CN6)] 
білий осад 

Ni2[Fe(CN6)] 
жовто-зелений осад

Co2[Fe(CN6)] 
зеленкуватий осад 

Cu2[Fe(CN6)] 
червоно-бурий 

осад 

Амоній тіоціанат 
NH4SCN 

— 
 

— (NH4)2[Co(SCN)4] 
синій розчин 

Cu(SCN)2 
чорний осад 

Метали 
Fe, Al, Zn 

— — — Cu  
червоний осад 

Натрій тіосульфат 
Na2S2O3 

— — — Cu2S 
чорний осад 
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5.7. Систематичний хід аналізу 
суміші катіонів третьої аналітичної групи 

 
В попередніх дослідженнях звертають увагу на забарвлення 

вихідного аналізованого розчину, що може орієнтовно вказати на 
присутність тих чи інших катіонів: зелене (Ni2+), блакитне (Cu2+), 
рожеве (Co2+), безбарвне (Zn2+). В окремих порціях аналізованої 
суміші перевіряють наявність катіонів Cu2+ дією концентрованого 
розчину амоніаку (за наявності сполук купруму(ІІ) спостерігається 
інтенсивно-синє забарвлення), катіони Co2+ виявляють реагентом 
амоній тіоціанатом в присутності амілового спирту. Забарвлення 
верхнього шару амілового спирту в синій колір доказує наявність 
солей кобальту. 

Систематичний хід аналізу включає наступні операції. 
1. Відокремлення катіонів Cu2+ від інших катіонів аналізованої 

суміші дією Nа2S2O3. Осад відокремлюють від розчину 
центрифугуванням. 

2. Виявлення Cu2+ за допомогою концентрованого розчину 
амоніаку, K4[Fe(CN)6] або металічним залізом. 

3. Відокремлення катіонів Zn2+ від катіонів Co2+ та Ni2+. В основі 
розділення цих іонів лежить явище амфотерності. Цинк дигідроксид 
як амфотерна сполука розчиняється в надлишку лугу, а гідроксиди 
Co(OH)2, Ni(OH)2 залишаються в осаді. 

4. Виявлення катіонів Zn2+. Центрифугат, утворений після 
відокремлення осаду гідроксидів Co(OH)2, Ni(OH)2, підкислюють 
ацетатною кислотою і додають розчин K4[Fe(CN)6]. За наявності 
сполук цинку (ІІ) випадає білий осад. Катіони Zn2+ також можна 
відкрити дією дигідрогенсульфіду в присутності натрій ацетату, 
дитизоном (внутрішньокомплексні сполуки червоного кольору).  

5. Розчинення осаду гідроксидів Co(OH)2 та Ni(OH)2 в хлоридній 
кислоті і відкриття в утвореному розчині катіонів Ni2+ реактивом 
Чугаєва (утворення яскраво-червоного осаду) та підтвердження 
наявності катіонів Co2+ реактивом Ільїнського (осад пурпурно-
червоного кольору). 

Схема систематичного ходу аналізу суміші катіонів третьої 
аналітичної групи представлена на с.66. 
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Схема систематичного ходу аналізу суміші катіонів III групи 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Розчин суміші катіонів Сu2+, Zn2+, Co2+, Ni2+ 
(розчин 1) 

Попередні дослідження. 
Виявлення катіонів Cu2+ 
(NH3H2O), катіонів Co2+ 

(NH4SCN) 

Відокремлення 
катіонів Cu2+ 

(Na2S2O3) 

Осад Cu2S + S 
(осад 1) 

Розчин Co2+, Ni2+, Zn2+

(розчин 2) 

Розчинення осаду Cu2S (розчин 3) 
 і виявлення катіонів Cu2+ 

(NH3H2O, Fe)  

Відокремлення 
катіонів Co2+, Ni2+від 

катіонів Zn2+ 
(надлишок NaOH) 

Осад Co(OH)2, Ni(OH)2 
(осад 2) 

Розчин [Zn(OH)4]
2 

(розчин 4) 

Виявлення катіонів Zn2+ 
(K4[Fe(CN6)], H2S) 

Виявлення катіонів Ni2+ 
(реактив Чугаєва) 

Виявлення катіонів Co2+ 
(NH4SCN, реактив 

Ільїнського) 

Розчинення осадів Co(OH)2, 
Ni(OH)2 в хлоридній кислоті 

(розчин 5) 
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Контрольні питання 
 

1. Які катіони належать до III аналітичної групи за амоніачно-
фосфатною класифікацією?  

2. Що є груповим реагентом на катіони III аналітичної групи? 
Скласти рівняння реакції взаємодії катіонів Ni2+, Cu2+ з груповим 
реагентом.  

3. Які реакції є загальноаналітичними для катіонів III групи?  
4. Чим відрізняються фосфати катіонів III групи від фосфатів 

катіонів II групи по відношенню до дії концентрованого розчину 
амоніаку?  

5. Як відокремити катіони Cu2+ від інших катіонів III аналітичної 
групи? Відповідь підтвердити рівнянням хімічної реакції. 

6. На чому ґрунтується відокремлення катіонів Zn2+ від катіонів 
Co2+  при систематичному аналізі суміші катіонів III групи?  

7. Скласти рівняння реакцій виявлення катіонів Co2+ дробним 
аналізом. 

8. Аналізована суміш містить солі CuSO4, NiCl2 та Co(NO3)2. 
Довести  наявність всіх катіонів  у розчині.  Скласти відповідні 
рівняння реакцій, зазначити умови для їх виконання. 

9. В чому полягає суть систематичного ходу аналізу суміші 
катіонів III аналітичної групи?  

10. Зазначити біологічну роль та сільськогосподарське  значення 
катіонів третьої аналітичної групи. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 



 
 

68

РОЗДІЛ 6 
ЧЕТВЕРТА АНАЛІТИЧНА ГРУПА ЙОНІВ 

(Sn2+, Sn(ІV), Sb(ІІІ), Sb(V), 3 3
3 4,AsO AsO  )  

 
 

6.1. Загальна характеристика йонів  
четвертої аналітичної групи  

 
Більшість сполук іонів IV аналітичної групи нерозчинні у воді. 

Так, гідроксиди, за винятком сполук арсену, представляють собою 
аморфні осади загальної формули Е(ОН)х або НхЕОу. Солі катіонів 
четвертої групи у водному нейтральному середовищі підлягають 
гідролізу через утворення слабодисоційованих сполук:  

SnCl2 + H2O  SnOHCl + HCl. 

Введення концентрованої хлоридної кислоти за принципом Ле-
Шательє зміщує рівновагу в напрямку розчинних солей. Помутніння 
розчину, зумовлене випаданням малодисоційованих речовин, зникає. 
Стійкою формою існування розглянутих катіонів в кислих розчинах є 
комплексні аніони, що виникають завдяки їх взаємодії з надлишком 
хлоридної кислоти. Наприклад, 

Sn2+ + 4Cl  [SnCl4]
2. 

В сильно кислих розчинах сполуки As (ІІІ), As(V) існують у 
вигляді йонів [AsCl4]

, [AsCl6]
. Для розглянутих  елементів 

характерні змінні ступені  окиснення, що використовується  при їх 
аналітичних визначеннях.  

Груповим реагентом на йони IV аналітичної групи є нітратна 
кислота HNO3. Роль цієї кислоти подвійна. З одного боку, HNO3, як 
сильний окисник, окиснює сполуки стануму, стибію та арсену до 
вищих ступенів окиснення, наприклад: 

Na3AsO3 + 2HNO3  Na3AsO4 + 2NO2 + H2O. 

З другого боку, під впливом нітратної кислоти хлоридні водорозчинні 
комплекси H2[SnCl6] та  H[SbCl6] перетворюються на важкорозчинні 
сполуки: 

H[SbCl6] + 3H2O   HNO3   HSbO3 + 6HCl; 

H2[SnCl6] + 3H2O   HNO3   H2SnO3 + 6HCl. 



 
 

69

Таке перетворення сполук стануму та стибію відбувається під дією 
HNO3 тільки при випарюванні аналізованого розчину до сухого 
залишку. В присутності фосфатної кислоти H3PO4 утворена станатна 
кислота H2SnO3 реагує з розчинними сполуками арсену H3AsO4, що 
приводить до випадання осаду складу (H2SnO3)x(H3AsO4)y(H3PO4)z, 
HSbO3. Таким чином, під дією нітратної кислоти в присутності H3PO4 
всі йони  IV аналітичної групи осаджуються у вигляді малорозчинних 
сполук і можуть бути відокремлені від розчину. 

 Загальноаналітичними реакціями на йони IV групи є дія 
гідрогенфосфатів Na2HPO4, (NH4)2HPO4, K2HPO4, лугів та 
дигідрогенсульфіду H2S.  Гідрогенфосфати осаджують катіони Sn2+ у 
вигляді середніх фосфатів: 

3SnCl2 + 2Na2HPO4 + 2NH4OH  

Sn3(PO4)2+ 2NH4Cl + 4NaCl + 2H2O. 

Хлоридні комплекси стибію [SbCl6]
3, [SbCl6]

 утворюють з 
цими реагентами осади змінного складу. Аніони 3

3AsO  , 3
4AsO   

безпосередньо з фосфатами не реагують, але під дією станатної 
кислоти в присутності H3PO4 та HNO3 утворюють складну 
адсорбційну сполуку, яка дозволяє вилучити ці аніони з розчину.  

Луги KOH, NaOH утворюють з іонами IV аналітичної групи 
аморфні осади гідроксидів, за винятком сполук As (ІІІ), As(V). 
Наприклад, 

[SnCl4]
2 + 2OH   Sn(OH)2 + 4Cl. 

В надлишку лугів амфотерні гідроксиди розчиняються. Сполуки 
арсену в лужних розчинах існують у вигляді гідроксокомплексів 
[As(OH)4]

–, [As(OH)6]
–. 

Дигідрогенсульфід H2S утворює з іонами IV аналітичної групи осади 
сульфідів різного кольору (таблиці 5,6).  

В практиці сільського господарства використовують сполуки 
арсену як зооциди (наприклад, “білий миш’як” – As2O3) та як 
інсектициди (“паризька зелень” – Сu(СН3СОО)2Сu3(АsО3)2; натрій та 
кальцій арсенати). З екологічної точки зору Арсен, Стибій є 
небезпечними елементами і забруднюють навколишнє середовище, 
при випалюванні сульфідних руд утворюється пил, що містить 
слідові кількості сполук арсену і стибію, який розноситься вітром на 
значну відстань. Крім того, джерелом забруднення арсеном є 
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фосфорні добрива, до складу яких сполуки арсену входять як 
домішки. При підживленні рослин фосфорними добривами арсен, 
стибій попадають в ґрунти, засвоюються рослинами, що негативно 
впливає на якість сільськогосподарської продукції. 

Сполуки арсену мають агробіологічне значення. Невеликі 
кількості арсену посилюють ступінь засвоєння фосфору рослинами з 
грунтів, але внаслідок отруйності сполук арсену ці дослідження не 
отримали широкого практичного використання. В дуже малих дозах 
сполуки арсену необхідні для ветеринарії. 

 
 

6.2. Реакції йонів Sn2+ та Sn (IV) 
 
Водні розчини  солей катіонів Sn2+ безбарвні й виявляють сильні 

відновні властивості. 
1. Катіони Bi3+ при взаємодії з солями  Sn2+ в  лужному  (рН  

10) середовищі відновлюються до металу: 

3Na2[Sn(OH)4] + 2Bi(OH)3  3Na2[Sn(OH)6] + 2Bi. 

Зовнішньою ознакою реакції є утворення чорного нальоту 
металічного бісмуту. Уникають додавання концентрованих лугів і 
нагрівання, оскільки за таких умов випадатиме не осад металічного 
бісмуту,  а осад металічного олова: 

2Na2[Sn(OH)4]  Na2[Sn(OH)6] + Sn + 2NaOH. 

2. Меркурій (II) хлорид окиснює катіони Sn2+ до сполук Sn 
(IV). Під час реакції спочатку утворюється сіль одновалентної ртуті 
Hg2Cl2 – осад білого кольору, який з часом чорніє внаслідок 
відновлення катіонів меркурію (I) до вільного стану: 

Sn2+ + 2HgCl2 + 4Cl–  [SnCl6]
2– + Hg2Cl2; 

Sn2+ + Hg2Cl2 + 4Cl–  [SnCl6]
2– + 2Hg. 

3. Металічний цинк відновлює сполуки Sn2+ і Sn(IV) до 
вільного металу: 

Zn + Sn2+ Sn  + Zn2+; 

Zn+ [SnCl6]
2  Zn2++ Sn  + 6Cl. 

Олово розчиняється в хлоридній кислоті, тому реакцію 
виконують в розведених розчинах HCl. 
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4. Металічне залізо відновлює сполуки Sn(IV)  до сполук Sn(IІ)  

в кислих розчинах: 

Fe + [SnCl6]
2  Fe2+ + [SnCl6]

4. 

Реакцію використовують в систематичному аналізі суміші йонів ІY 
аналітичної групи: олово відкривають на основі відновних 
властивостей катіонів Sn2+ , якщо ж у розчині наявні йони [SnCl6]

2 , 
то їх відновлюють до сполук Sn(IІ).   
 

 

6.3. Реакції йонів Sb (ІІІ) та Sb (Y) 
 

Сполуки  солей стибію у водних розчинах безбарвні. Для 
вивчення властивостей цих іонів користуються розчинами, в яких 
стибій існує у вигляді стійких комплексних аніонів 3

6[SbCl ]   і 

6[SbCl ] .  
1. Активні метали Mg, Al, Fe, Sn, Zn, що стоять в ряду 

активності лівіше стибію відновлюють його до металічного стану з 
кислих розчинів: 

3Zn + 2[SbCl6]
3–  3Zn2+ + 12Cl– + 2Sb; 

5Zn + 2[SbCl6]
–  5Zn2+ + 12Cl– + 2Sb. 

Для того, щоб відрізнити сполуки арсену від сполук стибію за 
цією реакцією, плями вільного металу обробляють 
свіжовиготовленим розчином натрій бромату (I). За наявності в 
аналізованому розчині сполук стибію пляма не змінюється; якщо ж в 
розчині присутні тільки сполуки арсену пляма під дією NaBrO 
зникає. 

2. Гідроліз солей. Особливістю гідролізу солей сполук стибію є 
утворення білих осадів оксихлоридів: 

[SbCl6]
3– + H2O  SbOCl + 5Cl– + 2H+; 

[SbCl6]
– + 2H2O  SbO2Cl + 5Cl– + 4H+. 

Аналогічні осади утворюють катіони Bi3+, тому їх видаляють з 
розчинів перед виявленням Sb (ІІІ) та Sb (Y). На відміну від основних 
солей  бісмуту (ІІІ), осад SbOCl розчиняється в сегнетовій солі, 
тартратній кислоті та її солях. Нагрівання реакційної суміші сприяє 
утворенню осаду. 
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3. Родамін Б утворює з солями стибію (V) сполуку фіолетово-
синього забарвлення. Для  окиснення сполук стибію (ІІІ) до стибію 
(V) в розчин додають KNO2. Реакцію ведуть у кислому середовищі. 
Йони четвертої аналітичної групи не заважають виявленню Sb(V) 
родаміном. Умови реакції: кисле середовище; наявність окисників. 

 
 

6.4. Реакції йонів 3
3
AsO  та 3

4
AsO  

 

1. Активні метали Mg, Al, Zn відновлюють сполуки As (ІІІ), 
As(V) до арсину AsH3: 

3Mg + H3AsO3 + 3H2SO4  3MgSO4 + 3H2O + AsH3. 
Солі аргентуму (I) під дією утвореного арсину  розкладаються з 

виділенням вільного срібла: 

AsH3 + 6AgNO3 + 3H2O  6Ag + H3AsO3 + 6HNO3. 
Важливе значення для проведення досліду має чистота реактивів, які 
не повинні містити домішки арсену. Окисники й відновники, що 
заважають реакції, видаляють з розчину. Стибій та Фосфор 
утворюють гідриди SbH3 i PH3 і ведуть себе аналогічно до AsH3. 

Умови виконання реакції: чистота реактивів; відсутність 
окисників та відновників; вилучення сполук фосфору та стибію. 
Досліди виконують у витяжній шафі через отруйність AsH3.  

Якщо зазначену реакцію проводити в лужному середовищі, то 
сполуки арсену можна відкрити в присутності йонів стибію. В 
лужних розчинах cтибій гідрид SbH3 не утворюється. 

2. Аргентум нітрат AgNO3 виділяє з розчинів солей As (ІІІ) 
жовтий осад, з розчинів солей As(V) – осад шоколадного кольору: 

3Ag+ + 3
3AsO    Ag3AsO3; 

3Ag+ + 3
4AsO    Ag3AsO4. 

Реакції заважають йони, що утворюють з солями аргентум (I) 
забарвлені осади: хромати, галогеніди, гексаціаноферати (II, III), а 
також речовини схильні до координації з реагентом AgNO3 (амоніак, 
ціаніди металів). 

3. Катіони Sn2+ з насичених розчинів при взаємодії з сполуками 
As (ІІІ) і As(V) виділяють вільний арсен: 
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2As3+ + 3Sn2+  2As+ 3Sn4+; 

2As5+ + 5Sn2+  2As+ 5Sn4+. 

Цією реакцією відкривають сполуки арсену в присутності  
катіонів Bi3+, Hg2+, Ag+ та сполук Sb(ІІІ) і Sb (V). Відновлення 
здійснюють в сильнокислих середовищах (концентровані розчини 
хлоридної кислоти). Нагрівання суміші прискорює реакцію. Дією 
гідроген пероксиду Н2О2 переводять сполуки As (ІІІ) в сполуки As 
(V).  

Умови проведення реакції: сильнокисле середовище; нагрівання 
реакційної суміші; окиснення сполук As (ІІІ) до сполук As(V) . 

4. Розчин йоду у воді окиснює сполуки As (ІІІ) до сполук As(V) 
в нейтральному або слаболужному середовищі: 

2 2 2 2 4AsO I 2H O H AsO 2H 2I .         
Введення кристалічного натрій гідрогенкарбонату зв’язує 

катіони гідрогену, що сприяє повному перетворенню сполук As (ІІІ) 
до сполук As(V). Зникнення бурого забарвлення свідчить про 
наявність сполук As (ІІІ) в аналізованому розчині. 

5. Магнезіальна суміш MgCl2 + NH3H2O + NH4Cl осаджує 
розчини сполук As(V) у вигляді речовини білого кольору 
MgNH4AsO4: 

Mg2+ + +
4NH  + 3

4AsO    MgNH4AsO4. 

Осад розчиняється в кислотах, але не розчиняється в амоніаку. 
Цією реакцією можна відокремити йони 3

4AsO   від іонів 3
3AsO  , які не 

утворюють осаду з магнезіальною сумішшю. Реакції заважають 
речовини, що утворюють осад зі сполуками магнію та амоніаком. 
Випадання осаду MgNH4AsO4 прискорюється при нагріванні.  

Умови реакції: лужне середовище (рН ~ 10); вилучення йонів, 
що утворюють осади з катіонами Mg2+ та амоніаком; нагрівання 
реакційної суміші. 

6. Амоній молібдат (NH4)2MoO4 за нагрівання утворює з 
арсенатною кислотою та її солями за наявності  концентрованої 
нітратної кислоти жовтий осад амоній арсеномолібдату: 

H3AsO4 + 12(NH4)2MoO4 +21HNO3 (NH4)3[As(Mo3O10)4] 
+21NH4NO3 + 12H2O 

Дія деяких реактивів на йони четвертої аналітичної групи 
наведена в таблицях 5,6.  



 
 

74

Таблиця 5 
Дія деяких реактивів на йони IV аналітичної групи ( 3 3

3 4AsO , AsO ,  Sb (ІІІ)) 

Йони 
Реагенти 

3
3AsO    3

4AsO   Sb(III)    

HNO3 при кип’ятінні і 
випарюванні 

3
4AsO 

  розчин   
3
4AsO   розчин   

HSbO3  
білий осад 

Динатрійгідрогенфосфат в 
присутності NH3H2O  

— — 
білий осад 

продуктів гідролізу 

Луг NaOH, 
еквівалентна кількість 

— — 
Sb(OH)3 білий осад  

 

Луг NaOH, 
надлишок 

Na[As(OH)4]  розчин Na[AsOH)6] розчин   Na3[Sb(OH)6] розчин 

H2O, реакція гідролізу — — 
SbOCl  

білий осад 

H2S в присутності HCl 
As2S3 

жовтий осад 
As2S5 

жовтий осад 
Sb2S3 

оранжевий осад 

Аргентум нітрат AgNO3 
Ag3AsO3 

жовтий осад 

Ag3AsO4 
осад шоколадного 

кольору 
— 

Відновники 
AsH3,чорний осад 

As 
AsH3,чорний осад 

As 
Sb 

чорний осад 

74 
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Таблиця 6  
Дія деяких реактивів на йони IV аналітичної групи ( Sb (Y), 2Sn  , Sn (ІY)) 

Йони 
Реагенти 

Sb(V) 2Sn   Sn(IV) 

HNO3 при кип’ятінні і 
випарюванні 

HSbO3  
білий осад 

H2SnO3 
білий осад  

H2SnO3 
білий осад 

Динатрій гідрогенфосфат 
в присутності NH3H2O 

білий осад  
продуктів гідролізу 

 

Sn3(PO4)2 
білий осад 

білий осад  
продуктів гідролізу 

 

Луг NaOH, 
еквівалентна кількість 

SbО(OH)3 
білий осад 

Sn(OH)2 
білий осад 

Sn(OH)4 
білий осад 

Луг NaOH, 
надлишок 

Na[Sb(OH)6] 
розчин 

Na2[Sn(OH)4] 
розчин 

Na2[Sn(OH)6] 
розчин 

H2O, реакція гідролізу 
SbO2Cl 

білий осад 
Sn(OH)2 
білий осад 

Sn(OH)4 
білий осад 

H2S в присутності HCl Sb2S5 оранжевий осад SnS бурий осад SnS2 жовтий осад 

Меркурій (II) хлорид 
HgCl2 

— 
Hg2Cl2 

білий осад, з часом 
чорніє, Hg 

— 

Відновники 
Sb 

чорний осад 
— Sn2+ 

75 
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6.5  Систематичний хід аналізу суміші йонів 
четвертої аналітичної групи 

 
В попередніх дослідженнях перевіряють наявність сполук 

стануму та арсену. Виявлення сполук стануму. Катіони Sn2+ 

відкривають меркурій (II) хлоридом HgCl2. Утворення білого осаду, 
що з часом чорніє, доказує наявність катіонів Sn2+. Якщо Sn2+ 

відсутні, то в аналізованій суміші перевіряють наявність сполук Sn 
(ІV) металічним залізом в присутності концентрованої хлоридної 
кислоти, при цьому іони [SnCl6]

2 відновлюються до катіонів Sn2+, які 
відкривають як показано вище. Виявлення сполук арсену. Аніони 

3-
3AsO  відкривають за допомогою цинку або алюмінію в лужному 

середовищі, в такому випадку йони стибію та стануму не заважають 
реакції. Для виявлення аніонів 3-

4AsO  користуються тією ж реакцією 
(NaOH + Zn + сполуки арсену), але попередньо відновлюють аніони 

3-
4AsO  до стану 3-

3AsO  дією Na2SO3. Після виконання попередніх 
досліджень приступають до систематичного аналізу суміші, який 
виконують в декілька етапів. 

1. Осадження сполук стануму, арсену та стибію досягають дією 
групового реагенту – концентрованої нітратної кислоти та Na2HPO4 
за нагрівання. Утворений осад (H2SnO3)x(H3AsO4)y(H3PO4)z,HSbO3 
зберігають для наступних досліджень, а розчин відкидають. 

2. Розчинення осаду (H2SnO3)x(H3AsO4)y(H3PO4)z, HSbO3. Під  
впливом концентрованої соляної кислоти утворюються  розчинні 
хлоридні комплекси стануму, стибію, а також H3AsO4, H3PO4. 

3. Відокремлення сполук арсену від сполук стануму та стибію 
досягають дією  динатрій карбонату при нагріванні.  

4. Розділення сполук стануму (IV) та стибію (V). Осад 
гідроксидів Sn(OH)4, SbO(OH)3 обробляють хлоридною кислотою за 
нагрівання в присутності металічного заліза. Під дією активного 
металу заліза йони [SnCl6]

2 відновлюються до катіонів Sn2+ і 
залишаються в розчині, сполуки стибію (V) відновлюються до 
вільного металу і випадають в осад . 

5. Виявлення сполук стибію здійснюють за допомогою родаміну 
Б. 

Схема систематичного ходу аналізу суміші йонів четвертої 
аналітичної групи представлена на с. 77.
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Схема систематичного ходу аналізу суміші йонів ІV групи 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Розчин суміші йонів  
(Sn2+, Sn(ІV), Sb(ІІІ), Sb(V), 3 3

3 4AsO , AsO  ) (розчин 1) 

Осадження сполук стануму, 
арсену, стибію дією HNO3 в 
присутності Na2HPO4 та 

H2[SnCl6] 

Попередні дослідження – 
виявлення  3 3

3 4AsO , AsO   
(Zn+NaOH); Sn2+ (HgCl2); 
[SnCl6]

2 ( Fe+HCl, HgCl2) 

Розчин 2 
не досліджують 

H2SnO3)x (H3AsO4)y 
(H3PO4)z, HSbO3  

(осад 1) 

Відокремлення сполук арсену від сполук стануму та стибію 
дією Na2CO3 

3
4AsO  (розчин 4) 

не доcліджують 

Sn(OH)4, SbO(OH)3 
(осад 2) 

Розділення сполук Sn (IV) і Sb(V) дією Fe в присутності HCl 

Sn2+(розчин 5) 
       не досліджують 

Sb (осад 3) 

Виявлення Sb 
(родамін Б) 

Розчинення осаду 1 дією HCl  
(розчин 3) 
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Контрольні питання 
 

1. Які йони належать до IV аналітичної групи за амоніачно-
фосфатною класифікацією?  

2. Що є груповим реагентом на йони IV аналітичної групи?  
3. Зазначте загальноаналітичні реакції йонів IV аналітичної групи.  
4. Як впливає pH на стан сполук арсену у водних розчинах?  
5. Які з іонів IV аналітичної групи можна виявити за реакцією 

гідролізу солі? Написати відповідні рівняння реакцій.  
6. Скласти рівняння характерних реакцій виявлення йонів 

3 3
4 3AsO , AsO   у розчині. 

7. Як використовують окисно-відновні властивості сполук IV 
аналітичної групи для виявлення окремих іонів? Навести приклади.  

8. Які з іонів IV аналітичної групи мають амфотерні властивості? 
Відповідь ствердити рівняннями хімічних реакцій.  

9. Написати рівняння реакцій виявлення сполук стибію  у розчині, 
зазначити умови їх виконання.  

10. У чому полягає систематичний хід аналізу йонів IV аналітичної 
групи? 
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РОЗДІЛ 7 
П’ЯТА АНАЛІТИЧНА ГРУПА КАТІОНІВ 

(Ag+, Pb2+) 
 

 
7.1. Загальна характеристика катіонів 

п’ятої аналітичної групи  
 

Гідроксиди та більшість солей катіонів V аналітичної групи 
(хлориди, фосфати, сульфіди, карбонати, хромати) нерозчинні в воді. 
Добре розчиняються у водних розчинах нітрати (ІІІ,V), ацетати та 
хлорати (V,VІІ). Катіони Ag+ містять вільні орбіталі й тому здатні 
утворювати координаційні сполуки з різноманітними лігандами: 
йодидами, ціанідами, амоніаком тощо. У вищих ступенях окиснення  
катіони Ag+ виявляють властивості окисників і відновлюються до 
елементного стану, що використовують для їх аналітичного 
визначення.  

Катіони аргентуму мають бактерицидні  властивості. Сполуки 
плюмбуму отруйні  й тому негативно впливають на тваринний та 
рослинний світ. 

 
 

7. 2. Дія групового реагенту 
 

Груповим реагентом на катіони V аналітичної групи є хлоридна 
кислота, яка утворює з катіонами групи білі осади.  

Pb2+ + 2Cl  PbCl2; 

Ag+ + Cl  AgCl. 

Особливістю осаду PbCl2 є його розчинність в гарячій воді. Осад AgCl 
під дією світла розкладається з утворенням вільного срібла і набуває 
чорного кольору. Для відокремлення йонів Ag+ від катіонів Pb2+ 
користуються розчинністю AgCl в надлишку амоніаку:  

AgCl + 2NH3H2O  [Ag(NH3)2]Cl + 2H2O. 

Якщо на утворений розчин подіяти нітратною кислотою, то комплекс 
руйнується й знову випадає білий осад  аргентум (І) хлориду 

[Ag(NH3)2]Cl + 2HNO3  AgCl + 2NH4NO3. 
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Цією реакцією користуються для виявлення катіонів Ag+. 
Загальноаналітичними реакціями для катіонів V групи є дія 

лугів, амоніаку, гідрогенфосфатів лужних металів, амонію та 
дигідрогенсульфіду.  

Натрій гідроксид утворює з катіонами групи осади оксидів або 
гідроксидів 

Pb2+ + 2OH–  Pb(OH)2↓; 

Ag+ + OH–  AgOH↓;  2AgOH  Ag2O + H2O. 

Гідроксид AgOH нестійкий і миттєво перетворюється на оксид Ag2O 
бурого кольору. Гідроксид Pb(OH)2 білого кольору, виявляє 
амфотерні властивості й розчиняється в кислотах і в лугах. 

Гідрогенфосфати Na2HPO4, (NH4)2HPO4, K2HPO4 осаджують 
катіони групи у вигляді гідрогенфосфатів та середніх фосфатів. 
Наприклад, 

3Pb2+ + 2
42HPO   + 2NH4OH  Pb3(PO4)2↓+ 2 4NH  + 2H2O. 

Амоній гідроксид, взятий в еквівалентній кількості, утворює  з 
іонами Pb2+ та Ag+ відповідно Pb(OH)2 та Ag2O. Під дією 
концентрованого розчину амоніаку сполуки Ag+ розчиняються з 
утворенням амінокомплексів. 

Реагент дигідрогенсульфід H2S виділяє з розчинів катіонів п’ятої 
групи чорні осади сульфідів: 

2Ag+ + H2S  Ag2S↓ + 2H+;  

Pb2+ + H2S   PbS↓ + 2H+. 
 

 
7.3. Реакції катіонів плюмбуму Pb2+ 

 
1.Калій йодид КІ утворює з катіонами Pb2+ жовтий 
кристалічний осад: 

Pb2+ + 2I  PbI2.  

Це одна з найкрасивіших реакцій в аналітичній хімії, дістала 
назву “золотого дощу”. Катіони, що утворюють забарвлені осади з KI, 
заважають реакції, тому їх видаляють з розчину. Утворений осад PbI2 
розчиняється в надлишку реактива. 
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2. Калій хромат (VI) K2CrO4 з іонами Pb2+ утворює  жовтий 
осад PbCrO4: 

Pb2+ + 2
4CrO    PbCrO4. 

Реакції заважають катіони, які утворюють забарвлені осади з 
розчином калій хромату (VI) (Ba2+, Ag+), тому їх вилучають з 
розчину.  

3. Розчинні сульфати або сульфатна кислота H2SO4 
осаджують катіони Pb2+ у вигляді білого осаду: 

Pb2+ + 2
4SO  PbSO4. 

Особливістю осаду PbSO4 є його розчинність в лугах 
(амфотерність сполук плюмбуму (ІІ)), мінеральних кислотах 
(утворення кислих солей), органічних кислотах, амоній ацетаті 
(утворення комплексних сполук або подвійних солей): 

PbSO4 + H2SO4   Pb(HSO4)2; 

PbSO4 + 4OH  [Pb(OH)4]
2 + 2

4SO  ; 

2PbSO4 + 2CH3COONH4  Pb(CH3COO)2 PbSO4  + (NH4)2SO4. 

Катіони другої групи Ca2+, Ba2+ утворюють білі  осади з 
сульфатною кислотою, тому їх видаляють з розчину.  

4. Дитизон утворює з катіонами Pb2+ внутрішньокомплексну 
сполуку червоного кольору. Реакції заважають катіони Mn2+, Fe2+, 
Co2+, Ni2+, Zn2+, Ag+, Cu2+, що утворюють забарвлені сполуки з 
реагентом. Дитизон використовують у вигляді розчину в хлороформі 
CH3Cl або тетрахлоридкарбоні CCl4.  
 

  
7.4. Реакції катіонів аргентуму Ag+ 

 
1. Калій хромат (VI) K2CrO4  утворює з катіонами Ag+ осад 

червоно-цегляного кольору  

2Ag+ + 2
4CrO  Ag2CrO4. 

Реакцію проводять в нейтральному середовищі, тому що в 
лужних розчинах випадає осад Ag2O, в надлишку амоніаку 
утворюється розчинна комплексна сполука, в сильних кислотах 
Ag2CrO4 розчиняється. Реакції заважають катіони Pb2+, Ba2+, які також 
утворюють з K2CrO4  забарвлені осади. 
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2. Калій йодид КІ або калій бромід KBr утворюють з солями 
аргентуму (І) блідо-жовтий осад AgBr та жовтий осад AgI: 

Ag+ + Br AgBr; 

Ag+ + I  AgI. 

Утворені осади розчиняються в надлишку калій ціаніду, 
динатрій триоксотіосульфату, калій йодиду, що утворюють з іонами 
Ag+ менш дисоційовані сполуки в порівнянні з комплексом 
[Ag(NH3)2]

+: 

AgI + 2KCN  K[Ag(CN)2] + KI; 

AgBr + 3Na2S2O3  Na5[Ag(S2O3)3] + NaBr. 

Осади AgBr та AgI в нітратній кислоті не розчиняються. Реакції 
виявлення сполук аргентуму (І) заважають катіони Pb2+, Cu2+, Fe3+, що 
також утворюють забарвлені осади з калій йодидом. 

3. Формальдегід НСOH відновлює йони Ag+  до вільного металу: 

2Ag+ + 3NH3 H2O + HCOH  2Ag↓ + HCOO + 3 4NH  + 2H2O. 

Реакцію виконують в амоніачно-лужному середовищі. Перед 
проведенням досліду суміш пробірки знежирюють хромовою 
сумішшю і ретельно промивають. Помірне нагрівання сприяє 
утворенню вільного срібла, при сильному нагріванні може 
утворитися чорний осад Ag2O. 

4. Дитизон утворює з катіонами Ag+ осад фіолетового  кольору. 
Катіони плюмбум Рb2+ з дитизоном утворюють забарвлені речовини, 
тому їх видаляють з розчину. 

Дія деяких реактивів на катіони п’ятої аналітичної групи 
наведена в таблиці 7. 

 
 

7.5. Аналіз суміші катіонів п’ятої аналітичної групи 
 

Суміш катіонів п’ятої групи аналізують за наступною схемою. 
1. Осадження хлоридів катіонів групи дією 2М розчину 

хлоридної кислоти. Утворений осад відокремлюють від розчину 
центрифугуванням. Осад зберігають для виявлення катіонів групи, 
центрифугат не досліджують. 

2. Розділення катіонів Ag+ і Pb2+. Осад хлоридів AgCl і PbCl2 
обробляють 2-3 рази невеликими порціями гарячої води. Внаслідок  
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Таблиця 7 
Дія деяких реактивів на катіони V аналітичної групи 

 
Катіони  

Реактиви Pb2+ Ag+ 

HCl 
PbCl2 білий осад 

розчиняється в гарячій 
воді 

AgCl  
білий осад  

H2S PbS чорний осад  Ag2S чорний осад  

NaOH, KOH 
Pb(OH)2 білий осад 

амфотерний 
Ag2O бурий осад 

NH3H2O, 
Еквівалентна 
кількість 

Pb(OH)2. 

білий осад 
Ag2O  

бурий осад  

NH3H2O, 
надлишок 

Pb(OH)2 

білий осад 

[Ag(NH3)2]
+ 

розчинний 
безбарвний 
комплекс 

H2SO4 PbSO4 білий осад  Ag2SO4 білий осад 

KI 
PbI2 золотисто-жовтий 

осад  
AgI жовтий осад 

K2CrO4 
PbCrO4 

жовтий осад  
Ag2CrO4 червоно-
цегляний осад 

дитизон 
комплексна сполука 
червоного кольору 

фіолетовий осад 

Na2HPO4 
Pb3(PO4)2 

білий осад 
Ag3PO4 

жовтий осад 
 

розчинності PbCl2 у гарячій воді у фільтрат переходять сполуки 
плюмбуму (ІІ), в осаді залишається нерозчинна речовина AgCl. 

3.Виявлення катіонів Pb2+  здійснюють за допомогою реактивів 
KI або K2CrO4.  

4. Розчинення осаду AgCl. Під дією концентрованого розчину 
амоніаку утворюється комплексна сполука [Ag(NH3)2]Cl. 

5. Виявлення катіонів Ag+. Розчин [Ag(NH3)2]Cl  обробляють 
краплями нітратною кислотою, за наявності йонів Ag+ випадає білий 
осад AgCl. Катіони Ag+ також можна відкрити дією KI. 
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Схема аналізу суміші катіонів V аналітичної групи 
 
 
 
 

                                 
 

   
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

  
 

 
 

 

 
 
 
 
 
 
 

Розчин суміші катіонів V аналітичної групи Ag+, Pb2+ 
(розчин 1) 

Осадження катіонів дією HCl 

Осад AgCl, PbCl2 (осад1) Фільтрат (розчин 2) не 
досліджують  

Обробка  осаду AgCl, PbCl2 гарячою водою 

Центрифугат (розчин 3), Pb2+, 
виявлення Pb2+ дією KI, K2CrO4  

Розчинення AgCl дією амоніаку 

Розчин ([Ag(NH3)2]
+) (розчин 4), відкриття Ag+ дією 

HNO3, KI 

Осад AgCl 
(осад 2) 
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Контрольні питання 
 

1.  Що є груповим реагентом на катіони V аналітичної групи? 
Зазначити умови його використання.  

2. На чому ґрунтується розділення йонів Ag+  та Pb2+ ? 
3. Пояснити, чому в надлишку амоніаку AgCl розчиняється, а AgІ 

не розчиняється?  
4. В чому полягають амфотерні властивості плюмбум (ІІ) 

гідроксиду? Скласти відповідні рівняння реакцій.  
5. Написати характерні реакції відкриття катіонів Ag+ у розчині. 
 

 
Систематичний хід аналізу суміші катіонів 

першої - п’ятої аналітичних груп 
 

Для встановлення складу суміші катіонів I-V аналітичних груп 
виконують попередні дослідження, на основі яких визначають 
послідовність проведення аналітичних операцій в систематичному 
аналізі.  

Попередні дослідження. Задачею попередніх випробувань є 
виявлення катіонів, які можуть бути внесені під час систематичного 
аналізу ( 4NH , Na+, K+,); визначення початкових ступенів окиснення 
елементів Арсену, Стануму, Феруму, що можуть змінитися під час 
аналізу, а також відкриття катіонів, на які існують специфічні 
реагенти (Mn2+, Cu2+, Co2+, Ni2+). Починають попередні дослідження 
зі встановлення pH середовища. В окремій порції розчину 
перевіряють наявність катіонів амонію, за позитивної реакції ці 
катіони вилучають з аналізованої суміші, виконують пробу на 
повноту видалення йонів амонію. 

Сутність систематичного аналізу катіонів першої-п’ятої 
аналітичних груп полягає у відкритті окремих груп іонів за 
допомогою групових реактивів, відокремленні осадів катіонів групи, 
наступній обробці осадів відповідними реагентами, що дозволяє 
здійснити розділення суміші катіонів на окремі йони та виявити 
конкретні катіони тими чи іншими характерними реакціями. 

Відокремлення і виявлення катіонів п’ятої групи. Дією 
хлоридної кислоти осаджують катіони аргентуму та плюмбуму. Осад 
аналізують у відповідності до суміші катіонів п’ятої аналітичної 
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групи (розділ 7.5 ). 
Відокремлення і виявлення йонів четвертої групи. Фільтрат, що 

залишився після відокремлення осаду катіонів V групи і містить 
катіони І – ІV аналітичних груп, обробляють концентрованою 
нітратною кислотою та діамоній гідрогенфосфатом при високих 
температурах. В осад переходять йони четвертої групи 
(Н2SnO3)x(H3AsO4)y(H3PO4)z, HSbO3, які аналізують як показано в 
розділі 6.5, в розчині залишаються катіони I– III аналітичних груп та 
нітрат- аніони. 

Відокремлення і виявлення катіонів другої групи. Фільтрат, що 
містить катіони першої – третьої  аналітичних груп, обробляють 
груповим реактивом на катіони II аналітичної групи – розчином  
діамоній гідрогенфосфату в присутності концентрованого розчину 
амоніаку. Утворений осад (катіони II групи) відокремлюють від 
розчину (катіони I та ІІІ аналітичних групи). Осад нерозчинних 
фосфатів катіонів другої групи обробляють ацетатною кислотою:  в 
розчин переходять катіони А-підгрупи Са2+, Ва2+, Mg2+, Mn2+, Fe2+. 
Останні аналізують як суміш катіонів А-підгрупи другої групи Осад 
катіонів В-підгрупи (AlPO4, FePO4) досліджують як показано в 
розділі 4.5.  

Відокремлення і виявлення катіонів третьої групи. Розчин, що 
містить катіони III та I аналітичних груп, обробляють розчином 
сульфатної кислоти до повного руйнування координаційних сполук 
катіонів III групи. Утворений розчин ділять на дві частини: в одній 
виявляють катіони калію і катіони III групи, а другу (запасну) 
зберігають для виявлення катіонів натрію. Дією динатрій карбонату 
осаджують катіони III групи у вигляді нерозчинних 
гідроксокарбонатів. В розчині залишаються катіони K+, Na+ та 
карбонат-аніони. Осад гідроксокарбонатів розчиняють в сульфатній 
кислоті й виявляють окремі катіони III групи у відповідності до 
аналізу суміші катіонів III групи. 

Виявлення катіонів першої групи. У розчині, що залишається 
після відокремлення осаду гідроксокарбонатів, відкривають катіони 
калію дією натрій гексанітрокобальтату (IIІ) або натрій 
гідрогентартрату, дотримуючись умов проведення реакції. Для 
виявлення катіонів натрію в запасній частині розчину виконують ті ж 
самі аналітичні операції, але користуються розчином  K2CO3, а не 
Na2CO3. Катіони натрію відкривають дією цинк триуранілоктаацетату 
або калій  гексагідроксостибату (V). 
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РОЗДІЛ 8   
АНІОНИ 

 
 

8.1 Класифікація аніонів за групами  
 

Аніони, як і катіони, поділяють на аналітичні групи. Залежно від 
принципа, який покладено в основу ділення йонів на групи виділяють 
декілька класифікацій аніонів: за  окисно-відновними властивостями; 
за здатністю утворювати стійкі або нестійкі сполуки  H2SO3, H2CO3, 
H2S2O3, що під дією сильних кислот приводить до виділення 
газуватих речовин SO2, CO2, H2S; за розчинністю або нерозчинністю 
солей барію та аргентуму. 

Найбільш широкого використання дістала остання класифікація, 
що наведена в таблиці 8. 

Таблиця 8 
Класифікація аніонів за розчинністю солей барію та 

арґентуму 
 
№ групи I-група II-група III-група 

Аніони 
групи 

сульфат   2

4
SO   

карбонат 2

3
CO   

сульфіт    2

3
SO   

фосфат    3

4
PO   

силікат    2

3
SiO   

борат      
4

2

2 7
BO B O, 

 
хлорид 

Cl  
бромід 

Br  
йодид 

I  
 

 
нітрат 

3NO  
нітрит 

2NO  
ацетат 

3CH COO  
 

Розчинність 
солей барію 

та 
аргентуму 

Солі барію 
нерозчинні у воді, 
але розчиняються в 
сильних кислотах, 
за винятком 4BaSO  

Солі 
аргентуму 
нерозчинні у 
воді та 3HNO

Солі 
аргентуму та 

барію 
розчинні у 

воді 

Груповий 
реагент 

2 3 2BaCl Ba(NO, )  в 

нейтральному або 
слабко лужному 
середовищі 

3AgNO  в 
присутності 

3HNO  

Групового 
реагенту 
немає 
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На відміну від катіонів аніони в переважній більшості випадків не 
заважають виявленню один одного. Тому групові реагенти аніонів 
призначені для попереднього виявлення тієї чи іншої групи, а не для 
відокремлення аналітичних груп, що характерно для катіонів. Аніони, 
як правило, відкривають в окремих порціях розчину дробним 
методом. Для визначення аніонів використовують ті самі реакції, які 
були запропоновані для встановлення катіонів. Наприклад, якщо 
катіони Ca2+ виявляють дією діамоній оксалату, то відповідно 
оксалат-аніони відкривають за допомогою Ca2+-іонів. 
 
 

8.2. Перша аналітична група аніонів  
( , , , , , , )      2 2 2 3 2 2

4 3 3 4 3 4 7 2SO SO CO PO SiO B O BO  

 
 

8.2.1.Загальна характеристика аніонів 
першої аналітичної групи 

 
Аніони першої аналітичної групи безбарвні у водних розчинах. 

Солі барію утворюють з аніонами групи нерозчинні у воді осади, які 
легко розчиняються в кислотах, за винятком BaSO4. Аніони першої 
групи утворюють з катіонами Ag+ нерозчинні у воді осади, які на 
відміну від аніонів другої групи, розчиняються в нітратній кислоті. 

Сполуки аніонів першої групи дістали широкого використання в 
сільськогосподарській практиці. Так, з метою хімічної меліорації 
ґрунтів вносять солі кальцій карбонат CaCO3  (вапнування ґрунтів) та 
кальцій сульфат CaSO4·2H2O (гіпсування ґрунтів). Від вмісту 
карбонатів кальцію та магнію в ґрунті залежить його обмінна 
поглинальна здатність. На основі сульфатної кислоти виробляють 
цінні макро- та мікродобрива: K2SO4, (NH4)2SO4, CuSO4·5H2O. 
Водночас мідний CuSO4·5H2O та залізний FeSO4·7H2O купороси 
використовують як отрутохімікати. Фосфор входить до складу таких 
життєво важливих сполук, як нуклеотиди, ДНК, РНК, хітин, лецитин, 
цукрофосфати, бере участь в реакціях обміну  речовин – гліколізі, 
глікогенолізі, окиснювальному фосфорилюванні. В якості фосфорних 
добрив застосовують фосфоритне борошно Ca3(PO4)2,  преципітат 
CaHPO4·2H2O, простий Ca(HPO4)2 + CaSO4·2H2O  та подвійний 
суперфосфат Ca(H2PO4)2. У тварин  найбільша кількість фосфатів 
міститься в кістках. Силіцій придає міцність стеблу злаків, хвощів, 
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осики. Сполуки силіцію містяться в деяких діатомових водоростях, 
вовні тварин. Бор як мікроелемент впливає на вуглеводний обмін в 
рослинах, необхідний для нормального росту та ділення клітин, 
утворення насіння, нестача сполук бору зумовлює гниття серцевини 
цукрового буряка. В ґрунтовому розчині бор перебуває у формі 
борної кислоти H3BO3. Як борні мікродобрива в 
сільськогосподарській практиці використовують боросуперфосфат, 
бороподвійний суперфосфат, а також бородатолітове добриво. 

 
 

8.2.2. Дія групового реагенту 
 

Груповим реагентом на аніони першої групи є розчин солей 
барію в нейтральному або слабко лужному середовищі. Аніони групи 
утворюють з солями барію нерозчинні в воді сполуки, наприклад 

Ba2+ + 2

4
SO    BaSO4; 

Ba2+ + 2

3
CO    BaCO3; 

Всі осади за винятком BaSO4 розчиняються в кислотах. Крім 
того, сульфат-аніони не виявляють відновних властивостей. Якщо 
осад BaSO4 скаламутити до суспензії та додати йодної води (розчин 
йоду в воді), спостерігається жовте забарвлення. Водночас аналогічні 
досліди, проведені з BaSO3 показують, що йодна або бромна вода 
внаслідок  відновних властивостей сульфіт-іонів знебарвлюється. 
Особливістю розчинення осаду BaCO3 в кислотах є виділення 
вуглекислого газу: 

BaCO3 + 2HCl  BaCl2 + H2O + CO2. 

 

 

8.2.3.  Реакції сульфат-аніонів  2

4
SO   

 
1. Розчинні солі плюмбуму (II) Pb(NO3)2, Pb(CH3COO)2 

утворюють з сульфат-іонами білий осад PbSO4:  
2

4
SO   + Pb2+  PbSO4. 
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Осад розчиняється в концентрованих лугах, сульфатній кислоті 
та 30%-му розчині амоній ацетату. 

2. Розчинні солі кальцію, стронцію і аргентуму (I)  
утворюють з сульфат-аніонами малорозчинні сполуки CaSO4, SrSO4, 

Ag2SO4: 

Ca2+ + 2

4
SO    CaSO4; Sr2+ + 2

4
SO  SrSO4; 

Ag+ + 2

4
SO    Ag2SO4. 

Осад Ag2SO4 випадає тільки з концентрованих розчинів, за 
нагрівання осад розчиняється у воді.  

3. Натрій родизонат Νа2С6О6 утворює з солями барію осад 
червоного кольору, який знебарвлюється під дією сульфат-аніонів. 
Реакція селективна для сульфат-іонів. 

 
 

8.2.4. Реакції сульфіт-аніонів 2

3
SO   

 
Виявлення сульфіт-іонів ґрунтується на утворенні 

малорозчинних солей та окисно-відновній двоїстості Сульфуру в 
ступені окиснення  +4.  

1. Мінеральні кислоти розкладають сульфіт-аніони на сульфур 
(ІV) оксид та воду: 

2

3
SO   + 2H+  H2SO3  SO2 + H2O. 

У водному розчині H2SO3 не існує. 
Аналітичною ознакою реакції є виділення різкого специфічного 

запаху. Крім того, наявність сульфур (ІV) оксиду можна виявити за 
знебарвленням фіолетового розчину калій перманганату. 

2. Розчинні солі аргентуму (I) осаджують з нейтральних 
розчинів сульфітів білий осад Ag2SO3: 

2

3
SO   + 2Ag+  Ag2SO3. 

Осад розчиняється в надлишку сульфіт-іонів та амоніаку через 
утворення комплексних сполук: 

Ag2SO3 + 2

3
SO    2[AgSO3]

– ; 

Ag2SO3 + 4NH3·H2O  2[Ag(NH3)2]
+ + 2

3
SO   + 4H2O. 
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3. Окисники – KMnO4, йодна та бромна вода. Сульфіт-аніони 
знебарвлюють зазначені речовини завдяки процесам окиснення-
відновлення: 

2

3
SO   + I2 + H2O  2

4
SO   + 2H+ + 2І–. 

Визначення сульфіт-іонів за допомогою йодної води ґрунтується 
на проведенні окисно-відновної реакції, тому аналізований розчин не 
повинен містити інші окисники та відновники. 

4. Відновники в кислому середовищі з сульфіт-аніонами  
утворюють дигідрогенсульфід, який визначають за виникненням 
чорного осаду PbS:  

3Zn + K2SO3 + 8HCl  3ZnCl2 + H2S + 2KCl + 3H2O; 

H2S + Pb(CH3COO)2  PbS + 2CH3COOH. 

Реакції заважають сульфурвмісні йони 2

2 3
S O   і 2

4
SO  , тому їх 

видаляють з досліджуваного розчину. 

 

 

8.2.5. Реакції карбонат-аніонів 2

3
CO   

 
1. Мінеральні кислоти з карбонат-аніонами утворюють 

нестійку карбонатну кислоту, яка миттєво розкладається на карбон 
(IV) оксид та воду: 

2

3
CO   + 2H+  H2CO3  CO2 + H2O. 

Карбонат (IV) оксид виявляють за помутнінням вапняної або 
баритової води, що зумовлено утворенням осаду кальцій карбонату 
(барій карбонату): 

Ba(OH)2 + CO2  BaCO3 + H2O. 

Помутніння розчину зникає при подальшому пропусканні 
карбон (IV) оксиду внаслідок перетворення середньої солі на кислу: 

CO2 + BaCO3 + H2O  Ba(HCO3)2. 

Реакції заважають сульфіт-аніони, оскільки виділяють сульфур 
(IV) оксид під дією сильних кислот, який також утворює білий осад з 
баритовою або вапняною водою. При одночасній присутності 
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сульфіт- та карбонат-аніонів у розчині окиснюють 2

3
SO  -аніони до 

2

4
SO   і тільки після цього відкривають 2

3
CO 

 в розчині. 

2. Розчинні солі аргентум (I) осаджують з розчинів солей 
карбонатів осад білого кольору Ag2CO3: 

2

3
CO   + 2Ag+  Ag2CO3. 

Осад розчиняється в кислотах. При кип’ятінні суспензії Ag2CO3 

виділяється СО2 і утворюється осад коричневого кольору Ag2O: 

Ag2CO3 + H2O  2AgOH + CO2. 

2AgOH  Ag2O + H2O. 

 

 

8.2.6. Реакції фосфат-аніонів 3

4
PO   

 
1. Молібденова рідина (розчин діамоній молібдату (VI) в 

нітратній кислоті) утворює з фосфат-аніонами жовтий кристалічний 
осад: 

H3PO4 + 12(NH4)2MoO4 + 21HNO3  

(NH4)3H4[P(Mo2O7)6] + 12H2O + 21NH4NO3; 

H3PO4 + 3
4

NH  + 12 2

4
MoO   + 21H+  (NH4)3H4[P(Mo2O7)6]+10Н2О  

Утворений осад розчиняється в надлишку фосфат-іонів, а також в 

лугах. Арсенат-iони 3

4
AsO   також утворюють жовтий осад з 

молібденовою рідиною за нагрівання, тому їх попередньо вилучають 

з розчину. Реакції заважають відновники 2

3
SO  , 2

2 3
S O  , S2–, що 

відновлюють молібден у ступені окиснення +6 до молібденової сині – 
суміші сполук молібдену різного ступеня окиснення. 

2. Mагнезіальна суміш (MgCl2 + NH3·H2O + NH4Cl) 
осаджуєгідрогенфосфати у вигляді білого кристалічного осаду магній 
амонійфосфату:  

Na2HPO4 + MgCl2 + NH3·H2O  MgNH4PO4 + H2O + 2NaCl. 

Осад розчиняється в сильних кислотах та ацетатній кислоті.  
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3. Pозчинні солі аргентуму(I) виділяють з розчинів фосфатів 
осад жовтого кольору Ag3PO4: 

3
4PO   + 3Ag+   Ag3PO4. 

Осад розчиняється в кислотах та водному розчині амоніаку: 

Ag3PO4 + 3H+  3Ag+ + H3PO4; 

Ag3PO4 + 6NH3·H2O  3[Ag(NH3)2]
+ + 3

4
PO    + 6H2O. 

4. Бензидин 
12 8 2 2

C H (NH )  є досить чутливим  реагентом для 

виявлення  фосфат-аніонів. Відкриваний мінімум реакції  0,05 мкг, 
мінімальна концентрація 1 : 1 000 000. Реакцію виконують 
краплинним способом. На фільтрувальний папірець наносять краплю 
аналізованого розчину і краплю (NH4)2MoO4, папірець  нагрівають 
над електричною плиткою, додають 1-2 краплі бензидину, 
витримують над парою амоніаку для зменшення 
кислотності.середовища. За наявності фосфат-аніонів спостерігають 
синє забарвлення.  

 
 

8.2.7. Реакції силікат-аніонів 2

3
SiO   

 
Розчинними у воді є силікати натрію Na2SiO3 та калію K2SiO3. 
1. Мінеральні кислоти (HCl, H2SO4, HNO3) виділяють з солей 

силікатної кислоти білий драглистий осад: 

Na2SiO3 + 2HCl  H2SiO3+ 2NaCl. 

При швидкому додаванні надлишку мінеральної кислоти до 
розведеного розчину Na2SiO3 (K2SiO3) утворюється колоїдний розчин 
силікатних кислот, осад не випадає, тому для дослідження обирають 
помірно концентровані розчини, на які поступово діють 
мінеральними кислотами. Повного виділення силікатних кислот 
досягають багаторазовим випарюванням розчину з концентрованою 
хлоридною кислотою. 

2. Cолі амонію (NH4Cl, (NH4)2SO4) осаджують з розчинів 
силікатів драглистий осад силікатних кислот. Відомо, що у водних 
розчинах силікати легко піддаються гідролізу: 

Na2SiO3 + 2H2O  H2SiO3 + 2NаOH. 
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При взаємодії солей амонію з продуктами гідролізу (NаOH) 
рівновага процесу гідролізу зміщується в напрямку виділення  
силікатної кислоти, кількість якої достатня для випадання осаду.  

2NаOH + 2NH4Cl  2NaCl + 2NH4OH. 

Сумарне рівняння реакції має вигляд: 

Na2SiO3 + 2NH4Cl + 2H2O  H2SiO3 + 2NaCl + 2NH4OH. 

 
 

8.2.8. Реакції аніонів ,2

4 7 2
B O BO   

 
Солі борної кислоти називають боратами, у водних розчинах  ці 

речовини перебувають в стані хімічної рівноваги: 

Na2B4O7 + 3H2O  2NaBO2 + 2H3BO3; 
2

4 7
B O   + 3H2O  2

2
BO  + 2H3BO3.  

                         тетраборат-                 метаборат-  ортоборна 
                      аніони                          аніони           кислота 
Найважливішою сіллю серед боратів є натрій  тетраборат 

Na2B4O7 10Н2О, що дістала назву бури. 
1. Забарвлення полум’я. При внесенні летких сполук бору в 

полум’я газового пальника cпостерігають зміну безбарвного полум’я 
на зелене. Самі борати є нелеткими речовинами, тому перед 
проведенням проби на забарвлення полум’я їх обробляють метанолом 
CH3OH або етанолом C2H5OH, внаслідок чого утворюється 
борноетиловий або борнометиловий етер: 

Na2B4O7 + H2SO4 + 5H2O  4H3BO3 + Na2SO4; 

3C2H5OH + 3H3BO3  (C2H5O)3B + 3H2O. 

2. Куркумовий папір. За наявності борної кислоти куркумовий 
папір забарвлюється в червоно-бурий колір. Краплю аналізованого 
розчину підкислюють хлоридною кислотою для витіснення борної 
кислоти, поміщають на куркумовий папірець та висушують його. За 
наявності борат-аніонів спостерігають утворення червоно-бурої 
плями, що не змінюється під дією кислот. Сильні окисники – нітрати 
(V), хлорати (V), хромати (VI) знебарвлюють куркумовий папір, тому 
перед проведенням реакції їх видаляють з розчину.  
В таблиці 9 показана дія окремих реактивів на аніони першої групи. 
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          Таблиця 9 
Дія деяких реактивів на аніони I аналітичної групи 

Аніони 
Реактиви 

 

2
4SO   

 
2
3SO   

 
2
3CO   

 
3
4PO   

 
2
3SiO   

 
2

4 7 2B O , BO 
 

Ba(NO3)2 
BaCl2 

BaSO4  
білий осад 

нерозчинний ні 
в кислотах ні в 

лугах 

BaSO3 

білий осад 
розчиняється 
з виділенням 

SO2 

BaCO3 

білий осад 
розчи-
няється з 
виділенням 

CO2 

BaHPO4 

білий осад 
розчи-

няється в 
кислотах 

BaSiO3  
білий осад 
розчи-

няється в 
кислотах 

Ba(BO2)2, 
BaB4O7  
білі осади  
розчи-

няються в 
кислотах 

AgNO3 Ag2SO4 

білий осад  
Ag2SO3 

білий осад  
Ag2CO3 

білий осад  
Ag3PO4 

жовтий осад 
Ag2SiO3 

білий осад  
AgBO2 

білий осад  
Сильні 
кислоти 

_ 
 

SO2 CO2 
_ 
 

H2SiO3 H3BO3 

(NH4)2MoO4+
HNO3 

_ 
 

_ 
 

_ 
 

жовтий осад
_ 
 

_ 
 

NH4Cl+ 
MgCl2+ 

NH3·H2O 

_ 
 

 
 

 
_ 
 

MgNH4PO4 

білий осад  

 
_ 
 

 
_ 
 

Окисники  
KMnO4,  I2, 

Br2 

_ 
 

KMnO4, I2, 
Вr2 

знебарвлення 
розчинів 

_ 
 

_ 
 

_ 
 

_ 
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8.3 Друга аналітична група аніонів (Cl , Br , I )    
 
 

8.3.1. Загальна характеристика  
аніонів другої аналітичної групи 

 
Більшість солей  аніонів другої групи  розчинні у воді, 

нерозчинними є солі, утворені катіонами Ag+, 2

2
Hg  , Pb2+. Виявлення 

аніонів другої групи ґрунтується на реакціях осадження та 
окиснення-відновлення.  

Аналіз рослинного та тваринного матеріалу, мінеральних 
добрив, ґрунтів безпосередньо пов'язаний із виявленням аніонів 
другої групи. Хлорид-аніон є одним з найбільш важливих іонів  
водної фази тваринного організму, підтримує осмотичний тиск крові,  
регулює діяльність серцево-судинної системи. В шлунковому соці 
тварин міститься соляна кислота HCl, що сприяє травленню. Значний 
вміст хлору в ґрунтах негативно впливає на розвиток рослин: 
підвищується осмотичний тиск ґрунтового розчину, погіршується 
постачання рослин водою через недостатню всмоктувальну силу 
кореневих систем, знижується транспірація, уповільнюється 
фотосинтез, погіршується мінеральне живлення. Ґрунти, що містять у 
верхньому шарі  більше 2 % солей, вважають засоленими. Аніони 
хлору входять до складу мінеральних добрив: амоній хлориду NH4Cl, 
сильвініту KClNaCl, калій хлориду KCl. В організмі тварин бром 
міститься до 0,002 % загальної маси, бере участь у регуляції 
діяльності нервової системи. Найбільша кількість йоду (~90 %) 
зосереджена в щитовидній залозі. Тиреоїдні гормони, до складу яких 
входить йод у вигляді органічних сполук, регулюють обмін 
вуглеводів, білків і жирів, процеси теплоутворення, впливають на 
ріст, розвиток та функції організму 

 
 

8.3.2. Дія групового реагенту 
 

Груповий реагент  
3

AgNO  в присутності розведеної нітратної 

кислоти осаджує аніони другої групи у вигляді малорозчинних 
сполук 
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Ag+ + Cl  AgCl – білий осад; 

Ag+ + Br  AgBr  – блідо-жовтий осад; 

Ag+ + I  AgI – жовтий осад. 

Утворені речовини не розчиняються в нітратній кислоті. З усіх 
осадів тільки AgCl добре розчиняється в надлишку амоніаку, 
речовина AgBr лише частково розчиняється в NH3·H2O, сполука AgI 
зовсім не взаємодіє з амоніаком. Розчинення осадів AgBr, AgI 
досягають через утворення координаційних сполук з натрій 
тіосульфатом, калій ціанідом. Крім того, під дією цинкового пилу в 
присутності води або сульфатної кислоти зазначені осади 
розкладаються з утворенням вільного срібла 

2AgI + Zn  ZnI2 + 2Ag. 

Аніони першої групи також утворюють з катіонами Ag+ 
нерозчинні у воді сполуки, але на відміну від аніонів другої групи, ці 
речовини добре розчиняються в розведеній нітратній кислоті. Солі 
арґентуму (I), утворені аніонами третьої групи, розчинні у воді. 

 
 

8.3.3. Реакції хлорид-аніонів  Cl  
 

1. Розчинні солі плюмбуму (II) та меркурію (I)  виділяють з 
розчинів хлоридів білі осади: 

2Cl– + Pb2+  PbCl2; 

2Cl– + 2

2
Hg    Hg2Cl2. 

Особливістю осаду PbCl2 є його розчинність в гарячій воді.  
2. Cильні окисники (KMnO4, PbO2, MnO2, KClO3) окиснюють 

хлорид-iони до вільного хлору в кислому середовищі: 

2NaCl + MnO2 + 2H2SO4 конц  Cl2 + MnSO4 + Na2SO4 + 2H2O. 

Реакцію ведуть за нагрівання, спостерігають виділення різкого 
запаху хлору або посиніння йод-крохмального папірця, піднесеного 
до отвору пробірки. 

3. Концентрована сульфатна (VI) кислота взаємодіє з 
кристалічним натрій хлоридом з утворенням хлороводню: 
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NaCl(кр) + H2SO4 конц.  HCl + NaHSO4. 

При розчиненні HCl у воді утворюється хлоридна кислота, 
наявність кислого середовища визначається за зміною індикатора.  

 
 

8.3.4.  Реакції бромід-аніонів Br  
 

1. Окисники (KMnO4, PbO2, MnO2, KClO3, K2Cr2O7), а також 
хлорна вода окиснюють бромід-аніони у кислому середовищі до 
вільного брому. Краще, ніж у воді, дибром розчиняється в органічних 
розчинниках CHCl3, C6H6, CCl4, тому до реакційної суміші додають 
один із зазначених розчинників, в якому бром забарвлюється в 
оранжевий колір: 

2Br  + Cl2  Br2 + 2Cl–. 

2. Фуксин  дозволяє визначити мізерні кількості бромід-аніонів 
в присутності хлорид- та йодид-іонів. Суть аналітичного виявлення 
бромід-аніонів за цією реакцією полягає в тому, що вільний бром 
утворює з фуксином, знебарвленим дією сульфатної (IV) кислоти, 
бромзаміщений барвник синьо-фіолетового кольору. 

 
 

8.3.5. Реакції йодид-аніонів I  
 

1. Pозчинні солі купруму (ІІ), плюмбуму (ІІ) утворюють з 
йодид-аніонами малорозчинні сполуки. Докладно це було розглянуто 
при вивченні відповідних катіонів (див. розд. 5.6 та 7.2).  

2. Нітрит-іони в кислому середовищі окиснюють йодид-аніони 
до вільного йоду, який забарвлює розчин крохмалю в синій колір: 

2I– + 2
2

NO  + 4H+  I2 + 2H2O + 2NO. 

Реакцію проводять на холоді, тому що синє забарвлення крохмалю 
зникає за нагрівання. Бромід-аніони на відміну від йодид-аніонів з 
нітритною кислотою та її солями не взаємодіють. 

3. Хлорна вода витискує вільний йод з розчинів йодидів: 

2KI + Cl2  I2 + 2KCl. 
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Реакцію слід проводити в кислому середовищі, оскільки в 
лужному середовищі забарвлення йоду зникає внаслідок реакції 
диспропорціювання: 

3I2 + 6NaOH  NaIO3 + 3H2O + 5NaI. 

Такою реакцією можна одночасно визначити йодид- та бромід-
аніони. Хлорна вода спочатку окиснює йодид-аніони. При цьому 
спостерігається фіолетове забарвлення органічного розчинника, яке 
зникає при подальшому додаванні хлорної води внаслідок окиснення 
йоду до йодної (V) кислоти НІО3. Наступне виділення брому з 
розчину забарвлює органічний розчинник в червоно-бурий колір. 

 
 

8.4. Третя аналітична група аніонів 

( , ,
3 2 3

NO NO CH COO   ) 
 

8.4.1. Загальна характеристика  
аніонів третьої аналітичної групи 

 

Третя група аніонів включає нітрат 
3

NO , нітрит 
2

NO  та ацетат 

3
CH COO -аніони. На відміну від першої та другої групи аніони 

третьої групи не мають групового реагенту, не осаджуються солями 
барію та аргентуму. Більшість солей аніонів третьої групи розчинні у 
воді. Для виявлення аніонів третьої групи користуються їх окисно-
відновними властивостями. 

Біологічна роль нітрат-аніонів ґрунтується на участі Нітрогену у 
важливих життєвих процесах рослинного і тваринного організму. 
Так, під впливом оптимального азотного живлення збільшується 
синтез білкових речовин, прискорюється ріст рослин, утворюються 
міцні стебла, листки набувають інтенсивно зеленого кольору. 
Отримання високих врожаїв сільськогосподарських культур 
неможливо без використання азотних добрив, які вносять з 
урахуванням вмісту сполук нітрогену в ґрунтах і рослинах. Широкого 
використання в практиці сільського господарства як азотні добрива 
дістали селітри – солі нітратної кислоти, а саме калієва KNO3, 
кальцієва Ca(NO3)2, натрієва NaNO3 та амоніачна NH4NO3 селітри. 
Підвищені норми азотних добрив зумовлюють нагромадження в 
сільськогосподарських продуктах і кормах нітратів, нітритів та N-
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нітрозоамінів. Найбільшою здатністю до накопичення нітратів 
володіють рослини родини капустяних, пасльонових, гарбузових. 
Питна вода, харчові продукти і корми, в яких вміст нітратів 
перевищує гранично допустимі концентрації є причиною отруєння 
людей і тварин. Нітрат-іони відновлюються в організмі людини до 
нітрит-іонів і зумовлюють захворювання метглобоанемію, при якому 
гемоглобін втрачає здатність переносити кисень внаслідок взаємодії з 
нітрит-аніонами. Вимивання рухомих форм Нітрогену ґрунтовими 
водами та водами опадів приводе до локального забруднення річок. 
Розвиваються процеси евтрофікації (посилений ріст  водоростей), у 
водоймищах зменшується вміст кисню, що веде до загибелі риби. 

Таким чином, виявлення нітратів, нітритів пов’язано з аналізом 
ґрунтів, рослин, добрив, встановленням якості сільськогосподарської 
продукції, охороною навколишнього середовища. 

 
 

8.4.2. Реакції нітрат-аніонів  
3

NO  

 
Нітрат-аніони утворюються при дисоціації нітратної кислоти 

HNO3 та її солей – нітратів. Переважна більшість солей HNO3 
розчинна у воді, нерозчинними є лише основні солі бісмуту, 
меркурію та окремі органічні сполуки. Для виявлення нітрат - аніонів 
користуються солями КNO3, NаNO3. Нітратна кислота має сильні 
окиснювальні властивості, що використовують для аналітичного 
визначення нітрат-аніонів. 

1. Дифеніламін (С6H5)2NH в середовищі сульфатної кислоти 
утворює з нітрат-аніонами органічну сполуку темно-синього кольору. 

Аналогічний процес спостерігається при взаємодії нітрит-

аніонів  
2

NO  з дифеніламіном, тому  
2

NO


 -аніони попередньо 
видаляють з досліджуваного розчину. Реакції перешкоджають як 

сильні окисники 2

4
CrO ,  2

2 7
Cr O  , Fe3+ (виявляють окиснювальні 

властивості подібні до нітратної кислоти), так і сильні відновники: 
сульфід-, сульфіт-, йодид-аніони, що здатні окиснюватися сумішшю 
нітратної та сульфатної кислот. 

2.Ферум (ІІ) сульфат реагує з нітрат-аніонами з утворенням 
комплексної сполуки коричневого кольору: 

2NaNO3 + 6FeSO4 + 4H2SO4  2NO + Na2SO4 + 3Fe2(SO4)3 + 4H2O; 
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NO + FeSO4   [Fe (NO)SO4]. 

Відновники бромід-, йодид-, нітрит-аніони, як і окисники 
хлорат(V), хромат(VІ)-аніони  заважають реакції, тому їх вилучають з 
розчину. 

3. Активні метали алюміній, цинк в лужному середовищі 
відновлюють нітрати до амоніаку. 

3KNO3 + 8Al + 5KOH + 2H2O  3NH3↑ + 8KAlO2. 

Реакції заважають нітрит-аніони. 
4. Cечовина (NH2)2CO взаємодіє з нітрат-іонами з утворенням 

білого осаду нітрата сечовини: 

НNO3 + H2N – CО – NH2   [H2N – CО– NH3]ONO2 . 

Цю реакцію використовують для виявлення сечовини в сечі тварини 
або людини. Протягом доби людина з сечею виділяє близько 30 г 
сечовини. 
 
 

8.4.3. Реакції нітрит-аніонів 
2

NO  
 

Для виявлення нітрит-аніонів можна використовувати всі реакції 
на нітрат-аніон, наприклад, реакцію з дифеніламіном (С6H5)2NH, 
ферум (ІІ) сульфатом. Але відрізняють ці два аніони на основі 
окисно-відновних реакцій: якщо нітрат-іон є тільки окисником, то 
нітрит-аніон виявляє властивості як окисника, так і відновника.  

1. Калій тетраоксоманганат (VII) знебарвлюється під дією 
нітрит-аніонів в кислому середовищі: 

5KNO2 + 2KMnO4 + 3H2SO4   5KNO3 + 2MnSO4 + K2SO4 + 3H2O. 

2. Калій йодид в середовищі сульфатної кислоти з нітрит-
аніонами утворює вільний йод: 

2KNO2 + 2KI + 2H2SO4  I2 + 2K2SO4 + 2H2O +2NO↑. 

3. Розведені кислоти при взаємодії з нітритами утворюють 
суміш газуватих оксидів нітрогену, виділяється бурий газ NO2: 

KNO2 + HCl  KCl + HNO2; 

2HNO2  NO2↑+ NO + Н2О. 
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4. Антипірин  утворює з нітрит-іонами сполуку смарагдово-
зеленого кольору. Нітрат-аніони під дією антипірину набувають 
яскраво-червоного забарвлення. 

5. Реактив Грісса - Ілосвая. Характерною реакцією виявлення 
нітрит-іонів є дія препарату Грісса – Ілосвая, який представляє собою 
розчин сульфанілової кислоти та α-нафтиламіну в розведеній 
ацетатній кислоті. При взаємодії нітрит-іонів з реактивом Грісса-
Ілосвая утворюється азобарвник червоного кольору. Реакція досить 
чутлива, визначає мізерні кількості 2NO , відкриваний  мінімум 
реакції складає 0,01мкг, граничне розбавлення 1106·5׃. Сильні 
окисники руйнують реактив і заважають виявленню нітрит-аніонів. 

 
 

8.4.4 Реакції ацетат- аніонів 
3

CH COO  

 
Ацетатна кислота належить до слабких органічних кислот, у 

водних розчинах дисоціює незначною мірою, володіє характерним 
запахом. Солі ацетатної кислоти  добре розчиняються у воді за 
винятком основних солей алюмінію, феруму та середньої солі 
AgCH3COO.  

1. Сульфатна кислота виділяє з розчинів NaCH3COO 
(KCH3COO) вільну ацетатну кислоту  

2NaCH3COO + H2SO4  Na2SO4 + 2CH3COOH. 

Аналітичною ознакою хімічної реакції є виділення характерного 
запаху ацетатної кислоти. 

2. Розчинні солі феруму (ІІІ) при взаємодії з ацетат-аніонами 
утворюють сполуку темно-червоного кольору 

3NaCH3COO + FeCl3  Fe (CH3COO)3 + 3NaCl. 

Нагрівання і розведення розчину посилює гідроліз солі, що 
призводить до випадання бурого осаду основної солі (див. розд. 4.8).  

3. Спирти. Органічні кислоти (CH3COOH) реагують зі спиртами 
з утворенням  естерів, які легко розпізнати за запахом: 

CH3COOН + C2H5OH  CH3–CО–O–C2H5 + H2O. 

Дія деяких реактивів на аніони другої та третьої аналітичних груп 
показана в таблиці 10. 
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Таблиця 10 

Дія деяких реактивів на аніони ІІ та ІІІ аналітичних груп 
 

Реактиви Аніони 

Cl  Br  I  3NO  2NO  3CH COO  AgNO3 за 
наявності 

HNO3 AgCl 
білий осад  

AgBr блідо-
жовтий осад

AgI  
жовтий осад 

— 
AgNO2  

білий осад  

 
AgCH3COO  
білий осад 

Pb(NO3)2 
PbCl2  

білий осад 
PbBr2  блідо-
жовтий осад

PbI2   
жовтий осад 

— — — 

H2SO4 
розведена 

— — — NO2 NO+NO2 CH3COOH 

Окисники Cl2 

Br2, 
забарвлення 

шару 
бензену в 
оранжевий 

колір 

I2, забарвлення 
шару бензену в 
фіолетовий 

колір 

— 

 

знебарвлення 
розчину 
KMnO4 

 

— 

Відновники — — — 
NO2, NO,  

N2O, N2, NH3
NO, N2, NН3 — 

Дифеніламін — — — 
синє 

забарвлення
синє 

забарвлення 
— 
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8.5. Аналіз суміші аніонів першої- 
третьої аналітичних груп 

 
В переважній більшості випадків аніони відкривають дробним 

аналізом, оскільки аніони не заважають виявленню один одного. 
Дробний аналіз передбачає відкриття йонів в будь-якій послідовності, 
водночас дотримання певного плану виконання аналітичних операцій 
полегшує проведення аналізу в цілому. Цей план спрямований на 
виконання попередніх досліджень та відкриття аніонів в аналізованій 
суміші характерними реакціями. 

Попередні дослідження виконують за планом. 
1. Визначення pH розчину. 
2.  Проба на присутність аніонів першої групи (BaCl2 в 

нейтральному або слабко лужному середовищі). 
 3. Проба на присутність аніонів другої групи (AgNO3 в 

присутності нітратної кислоти).  
4.  Проба на виділення газів. Дією хлоридної кислоти виділяють 

газуваті продукти: NO2, CO2, SO2 Утворені гази визначають за такими 
ознаками: NO2 – бурий газ з різким запахом; CO2 зумовлює 
помутніння баритової або вапняної води; SO2 знебарвлює розчин 
KMnO4 в кислому середовищі. 

5.  Перевірка на присутність аніонів відновників та окисників. 
Сильні окисники KMnO4, I2 змінюють своє забарвлення внаслідок 
хімічної реакції з відновниками. Аніони-окисники виявляють калій 
йодидом, характерною ознакою реакції взаємодії КІ з окисниками є 
виділення вільного йоду, який забарвлює органічні розчинники в 
фіолетовий колір.  

Виявлення аніонів першої групи здійснюють за допомогою 
характерних реакцій. Позитивна реакція аналізованого розчину з 
сильними окисниками (KMnO4, I2) в попередніх дослідженнях 
свідчить про присутність відновників, одним з яких може бути 
сульфіт-аніон. На розчин діють солями барію і таким чином 

переводять  2

3
SO  -аніони в осад BaSO3, утворений осад 

розчиняють в хлоридній кислоті й швидко з’єднують з газовивідною 
трубкою, вільний кінець якої щільно входить в пробірку з розчином 
KMnO4 або I2. Знебарвлення окисників доказує присутність сульфіт-
аніонів у розчині. Якщо в аналізованій суміші встановлено сульфіт-
іони, то їх окиснюють гідроген пероксидом або калій 
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тетраоксоманганатом (VII) до сульфат-аніонів і після цього 
відкривають карбонат-аніони. 

Виявлення аніонів другої групи. Аніони другої групи (Cl , Br , I   ) 
– сильні відновники, для усунення заважаючої дії відновників інших 
груп аніони другої групи осаджують дією AgNO3 , осад розчиняють у 
відповідних розчинниках і в окремих порціях відкривають аніони 
другої групи. 

Виявлення хлорид-аніонів. Осад галогенід-іонів обробляють 12%-
ним розчином амоній карбонату для переведення AgCl в розчинну 
комплексну сполуку [Ag(NH3)2]Cl; бромід- та йодид-аніони 
залишаються при цьому в осаді.  Хлорид-аніони визначають за 
появою білого осаду, що виникає при взаємодії нітратної кислоти з 
аргентум діамінхлоридом. 

Виявлення бромід-, йодид-аніонів. Осад AgBr, AgІ,  що 
залишається після відокремлення хлорид-аніонів, обробляють 
сульфатною кислотою, додають декілька гранул металічного цинку, 
суміш нагрівають на водяній бані до припинення виділення газів. Під 
дією цинку катіони Ag+ відновлюються до вільного стану (випадає 
осад металічного срібла), а йодид- та бромід-аніони переходять в 
розчин, де їх відкривають характерними реакціями.  

Виявлення аніонів третьої групи. Більшість солей аніонів 
третьої групи  розчинна у воді. На відміну від першої та другої групи 
аніони третьої групи не мають групового реагенту, для ідентифікації 
йонів групи користуються характерними реакціями. 

Виявлення нітрит-аніонів. 
 Наявність нітрит-аніонів  встановлюють за появою бурого газу NO2 
при підкисленні аналізованого розчину сульфатною кислотою або за 
забарвленням досліджуваного розчину в червоний колір під впливом 
реактива Грісса-Ілосвая. 

Виявлення нітрат-аніонів. Нітрит-аніони заважають виявленню 

нітрат-аніонів, тому 
2

NO -іони видаляють дією солей амонію при їх 
термічному розкладанні, після цього відкривають нітрат-аніони в 
аналізованому розчині дифеніламіном, кристалічним FeSO4, 
активними металами в лужному середовищі. 

Виявлення ацетат-аніонів. Аналізований розчин обробляють 
концентрованою сульфатною кислотою та етанолом, виділення 
характерного запаху етилацетату свідчить про наявність ацетат-
аніонів.
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Контрольні  питання 

 

1. Який принцип лежить в основі класифікації аніонів за групами?  
2. Скласти хімічні рівняння реакцій взаємодії аніонів першої та 

другої аналітичної груп з груповими реагентами. Зазначити умови 
перебігу реакцій.  

3. Як відрізнити осад BaSO4 від осаду BaСO3?  
4. За допомогою якого реактиву можна відрізнити калійну селітру 

від поташу?  
5. Зазначити послідовність окиснення відновників  

Cl , Br , I    дією КMnO4 у кислому середовищі. Відповідь 
обґрунтувати. 

6. Як відокремити осад AgCl від осаду AgBr та AgI? Скласти 
відповідне рівняння реакції.  

7. Дописати рівняння реакції 
2

NO

 + 

4
MnO


 + H+ →. Скласти повне 

молекулярне рівняння. Методом напівреакцій підібрати коефіцієнти в 
рівнянні реакції. Обґрунтувати напрям цієї реакції. 

8. Як вилучити нітрит-іони з розчину? Скласти рівняння реакції. 
9. В якій послідовності окиснюються бромід- та йодид-аніони дією 

хлорної води?  
10. Зазначити біологічну роль аніонів І – ІІІ аналітичних груп. 
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Аналіз речовини невідомого складу 
 

Невідома речовина може бути представлена у вигляді розчину, 
розчину з осадом або в твердому стані. 

Попередні дослідження. Якщо досліджувана речовина є розчин, 
то за допомогою індикаторів визначають pH середовища. З твердою 
речовиною виконують проби на забарвлення полум’я та перлів бури.  

Переведення в розчин аналізованої проби. Після попередніх 
досліджень тверду аналізовану пробу, як і осад з розчином слід 
розчинити. Невеликі порції досліджуваної речовини розміром із 
зернятко проса послідовно розчиняють в холодній, гарячій воді, 
розведеній, концентрованій хлоридній кислоті, нітратній (V) кислоті і 
в царській воді – суміші концентрованих нітратної (V) та хлоридної 
кислот, концентрованому розчині лугу за звичайних умов та 
нагрівання. Зупиняються на розчиннику, в якому розчинилася 
досліджувана порція проби. Якщо аналізована проба не розчинилася 
ні в рідких кислотах, ні в рідких лугах, то її сплавляють з лужними 
(NaОН, КОН, NaСО3+К2СО3) або кислими (КНSO4, К2S2O7) плавнями 
у платиновому або фарфоровому тиглі за температури 500 – 600 °С. 
Утворений плав розчиняють у воді та зберігають для аналізу. 

Відкриття катіонів. Після переведення твердої аналізованої 
суміші в розчин, в ньому відкривають катіони згідно аналізу суміші 
катіонів І-V аналітичних груп. 

Відкриття аніонів. Катіони ІІ-V аналітичних груп заважають 
виявленню аніонів через утворення нерозчинних сполук, тому їх 
видаляють з розчину за допомогою содової витяжки. Для цього 
частину твердої проби ~ 0,1 г, призначеної для аналізу аніонів 
обробляють в тиглі надлишком концентрованого розчину натрій 
карбонату у співвідношенні 1:4, доливають 2 – 3 см3 води, кип’ятять 
протягом п’яти хвилин, весь час додаючи краплями воду на заміну 
тій, що випаровується. Осад карбонатів, гідроксидів та основних 
солей катіонів ІІ-V аналітичних груп відокремлюють. Фільтрат – 
содову витяжку – обережно нейтралізують розчином СН3СООН до 
рН ~ 7 і використовують для виявлення аніонів звичайним способом. 
В зв’язку з тим, що карбонат-аніони були введені в аналізований 
розчин, їх відкривають в окремій порції твердої початкової проби або 
вихідного розчину дією HCl. Утворений карбон (ІV) оксид 
пропускають через баритову або вапняну воду, яка мутніє під дією 
СО2. 
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Частина  ІІ 
КІЛЬКІСНИЙ АНАЛІЗ  

 
     

РОЗДІЛ 9 
ЗАГАЛЬНА ХАРАКТЕРИСТИКА  

КІЛЬКІСНОГО АНАЛІЗУ 
 

 
9.1. Завдання і методи 
ількісного аналізу 

 
Предметом кількісного аналізу є сукупність хімічних, фізичних 

та фізико-хімічних методів, що дозволяють з необхідною точністю 
визначити кількісне співвідношення складових частин досліджуваної 
речовини. Коло об’єктів кількісного аналізу досить широке і 
торкається сільського господарства, промисловості, науки, здоров’я 
людини, охорони навколишнього середовища тощо.  

Значення кількісного аналізу для практики сільського 
господарства зумовлено аналізом рослинного та тваринного 
матеріалу, мінеральних і органічних добрив, ґрунтів, отрутохімікатів, 
контролем якості продукції тваринництва та рослинництва.  

Кількісне визначення вологості ґрунтів, pH водної та сольової 
витяжки, суми ввібраних основ, ступеня солонцюватості, вмісту 
гумусу потрібне для оцінки фізико-хімічних властивостей ґрунтів. 
Виходячи з результатів аналізу, визначають потребу ґрунтів у 
вапнуванні та гіпсуванні. Ґрунти також аналізують на ступінь 
забезпечення рослин рухомими формами Нітрогену, Фосфору та 
Калію. Аналіз добрив дає можливість установити відсотковий вміст у 
добриві тієї чи іншої поживної речовини, причому найчастіше 
визначають не загальний вміст цієї речовини, а лише ту її частину, що 
перебуває в доступній для рослин формі. Результати такого аналізу 
потрібні для оцінки якості добрив і встановлення норм їх внесення.  

На основі рослинної діагностики визначають вміст окремих 
макро- та мікроелементів в рослинах. Не менше значення мають 
показники якості продукції рослинництва і тваринництва – вміст 
білкового азоту в рослинах, загальна кислотність плодів і овочів, 
кислотність меду, вміст цукридів і вітамінів у плодах та овочах, 
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визначення кислотного, йодного числа жирів, кислотності й жирності 
молока тощо.  

У промисловості кількісний аналіз є основним методом 
контролю хімічних процесів, сировини, готової продукції 
виробництва. 

Жодна науково-дослідна робота в хімії не проходить без 
використання методів аналітичної хімії. Для створення нових речовин 
із заздалегідь заданими властивостями та встановлення їх складу 
необхідні кількісні дослідження. Уявлення про механізм більшості 
хімічних реакцій отримують на основі кінетичних даних, контроль за 
швидкістю витрачання  початкових речовин або появою продуктів  
реакції здійснюють за допомогою кількісного визначення  
компонентів хімічного процесу. В медицині велике значення має 
кількісне визначення окремих елементів, що є складовими тканин 
живих організмів. Моніторинг об’єктів навколишнього середовища 
також здійснюється методами  кількісного аналізу. 

Методи кількісного аналізу 
Класифікація методів кількісного аналізу ґрунтується на природі 

та способах вимірювання аналітичного сигналу. 
Аналітичний сигнал  − цє прояв хімічних або фізичних 

властивостей речовини, що функціонально залежить від вмісту 
досліджуваного компонента в аналізованій речовині. За природою 
аналітичного сигналу методи аналізу поділяють на хімічні, фізико-
хімічні та фізичні. 

В основі хімічних (класичних) методів аналізу лежить певне 
хімічне перетворення. В аналітичній хімії використовують кислотно-
основні, окисно-відновні реакції, а також процеси осадження-
розчинення та комплексоутворення. Наприклад, для визначення 
вмісту хлору в камۥя ній солі (натрій хлориді) точну масу солі 
розчиняють у воді, додають розчин арґентум (I) нітрату, утворений 
осад арґентум хлориду відфільтровують, висушують і зважують. За 
масою осаду визначають вміст хлору в аналізованій пробі. Важливим 
моментом хімічного аналізу є вибір реагенту та умов реакції. До 
хімічних методів аналізу належать титриметрія, гравіметрія  та 
газометрія. 

В основі титриметричного або об’ємного методу аналізу лежить 
вимірювання об’єму розчину реагенту з точно відомою 
концентрацією, що витрачається на взаємодію з досліджуваною 
речовиною. Результати аналізу визначають на основі закону 
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еквівалентів. Головною операцією цього методу аналізу є титрування, 
тобто поступове додавання розчину реагенту до розчину 
досліджуваної речовини. Гравіметрія ґрунтується на точному 
визначенні маси досліджуваної речовини. Обов’язковою  операцією в 
гравіметрії є зважування на аналітичних терезах. У газометрії 
вимірюють об’єм газу, що виділяється або поглинається внаслідок 
хімічної взаємодії.  

Аналітичний сигнал у цих методах (утворення осаду, змінення 
забарвлення індикатору, виділення газу)  встановлюють візуально. 
Перевагою хімічних методів є точність і простота виконання. 
Водночас вони відрізняються невеликою межею чутливості, 
складністю виділення досліджуваного компонента, тривалістю 
виконання аналітичних операцій.  

У фізико-хімічних методах аналізу кількість досліджуваного 
компонента визначають за зміною фізичних параметрів речовини. У 
них використовують спеціальні прилади, тому ці методи часто 
називають  інструментальними. Виникнення аналітичного сигналу в 
цих методах зумовлене взаємодією речовини з різними видами 
енергії – електричною, тепловою, енергією електромагнітного 
випромінювання. Наприклад, у потенціометрії аналітичним сигналом 
є зміна величини електродного потенціалу; в кондуктометрії − зміна 
електропровідності розчину; кулонометричний метод ґрунтується на 
вимірюванні кількості електрики, витраченої на електроліз 
аналізованого об’єкта; в спектрофотометрії слідкують за зміною 
оптичної густини та кольору досліджуваного розчину.  

У фізичних методах аналізу хімічні реакції  не проводять або 
вони мають другорядне значення. Так, радіометричний аналіз 
ґрунтується на вимірюванні випромінювання радіоактивних ізотопів, 
що додаються в мізерній кількості  до стабільної нерадіоактивної 
речовини і дають можливість спостерігати утворення, рух і розподіл 
мічених атомів. Радіометричний метод є одним з кращих методів 
вивчення механізму хімічних реакцій і в практиці сільського 
господарства дозволяє дослідити шляхи проникнення мікроелементів 
у рослині, вивчити ефективність різних прийомів внесення 
мінеральних добрив, передбачити зміну фізико-хімічних 
властивостей ґрунтів.  

Спектральний атомний емісійний аналіз ґрунтується на вивченні 
спектрів пари досліджуваної речовини. Наявність у спектрі 
характерних ліній, притаманних атомам певного елемента, свідчить 
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про присутність цього елемента в аналізованій пробі, інтенсивність 
ліній спектра є мірою його кількості. Цим методом часто аналізують 
склад ґрунтів. 

 
  

9.2. Відбір середньої проби 
 

Перед виконанням кількісного аналізу необхідно правильно 
відібрати пробу. Проба − це невелика частина аналізованого 
матеріалу, середній склад якої максимально наближається до 
середнього складу всієї речовини. Методи відбору газоподібних, 
рідких та твердих проб залежать від властивостей аналізованого 
матеріалу і регламентуються спеціальними документами.  

Незалежно від методу аналізу відбір проби передбачає три 
операції: а) приготування генеральної первинної проби  (маса такої 
проби – від одного до декількох кілограмів); б) скорочення первинної 
проби до розміру лабораторної або паспортної ( 300 г); в) отримання 
аналітичної проби – її відбирають від лабораторної, маса цієї проби 
відповідає масі наважки. Важливою характеристикою проби є її 
представництво, тобто відповідність проби середньому складу 
матеріалу, що аналізують. Представництво проби дозволяє поширити 
результати аналізу, отримані в лабораторії для невеликої частини 
матеріалу, на всю партію.   

Для твердих матеріалів  відбирають проби з великою масою, 
далі її  подрібнюють, просіюють і квартуванням готують лабораторну 
пробу. Для цього генеральну пробу насипають у вигляді конуса, 
конус перетворюють на плоский квадрат, який ділять по діагоналі на 
чотири частини. Два протилежних сектори відкидають, а два інших 
знову перемішують і квартують до отримання лабораторної проби 
необхідної маси. 

Для рідин і газів генеральна проба може бути невеликою через 
однорідність матеріалу. Перед відбором проби рідину або газ 
обов’язково перемішують. Якщо рідина містить осад, то її ретельно 
перемішують і лише після цього швидко відбирають пробу – розчин 
разом з осадом. Аналізуючи води річок та озер на різній глибині, 
користуються спеціальними пробовідбірниками, які можна відкрити і 
заповнити рідиною в будь-якому місці. 

Слід уникати забруднення проби з боку приладів для 
пробовідбору та ємностей для зберігання проб. Під час відбору проб 
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обов’язково зазначають дату, час, джерело відбору, компоненти, що 
визначаються. 

Отриману пробу готують до аналізу. Основною метою 
підготовки проби є переведення її в фізичний стан, відповідний для 
обраної методики. В переважній більшості випадків аналізу 
користуються висушеною або повітряно-сухою пробою. Тому 
попередньо визначають вміст води в пробі, вологу видаляють, 
повітряно-суху пробу зважують і переводять у розчинний стан. Для 
розкладання твердої проби підбирають відповідні розчинники або 
плавні залежно від властивостей аналізованої проби та визначуваного 
компонента. Обираючи методику визначення досліджуваного 
компонента дотримуються того, щоб вміст аналізованої речовини 
відповідав діапазону визначуваних концентрацій методики. При 
аналізі рідких проб це досягається розведенням або концентруванням 
слідових кількостей досліджуваної речовини. У підготовленій пробі 
кількісно визначають компоненти за допомогою відповідних методів 
аналізу. Експериментальні дані щодо складу аналізованої проби 
обробляють математично. 

 
 

9.3. Основні метрологічні 
 поняття хімічного аналізу 

 
Метрологією називають науку про вимірювання величин та 

методи розрахунку результатів цих вимірювань. 
У кількісному аналізі при визначенні вмісту речовин в об’єкті 

завжди виникають похибки (помилки, погрішності), тобто є 
відхилення результату вимірювання від дійсного значення 
вимірюваної величини. За причинами виникнення, можливостями 
усунення та  характером їх прояву похибки поділяють на 
систематичні, випадкові та промахи.  

Систематичні похибки можуть бути зумовлені вибраним 
методом аналізу, недосконалістю вимірювальних приладів 
(недостатня точність аналітичних терезів, користування 
невідкаліброваним хімічним посудом) тощо. Часто  помилки 
виникають внаслідок відхилення стану реагентів або реакцій від 
ідеального (неповнота перебігу реакцій, нестійкість окремих речовин, 
сторонні процеси). Наприклад, в гравіметрії для визначення 
досліджуваного компонента добувають якомога чистий осад. 
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Недостатнє промивання осаду веде до його забруднення сторонніми 
йонами, тому маса його буде завищена. З іншого боку, надмірне 
промивання осаду може привести до втрати досліджуваного 
компонента внаслідок його розчинності, виникає негативна 
систематична помилка. Систематичні похибки можна передбачити й 
усунути або ввести відповідні поправки. 

Випадкові помилки виникають під дією багатьох факторів, 
змінюються випадковим чином, тому їх не можна передбачити. 
Наслідком таких помилок є деяке  розсіювання результатів при 
повторних вимірюваннях навколо якогось певного значення. Як 
правило, випадкові погрішності компенсують одна одну і сумарна дія 
їх мінімальна. Іноді такі погрішності посилюють одна одну і 
сприяють досить значній позитивній або негативній похибці. Вони 
можуть виникати при зміні температури, вологості повітря, 
непередбачуваній  втраті речовини. Кількість таких помилок можна 
значно зменшити, збільшуючи число паралельних визначень, але  
повністю усунути їх неможливо.  

Грубі помилки або промахи відрізняються різким відхиленням 
одержаного результату від загального ряду вимірювань. Вони 
зумовлені низькою кваліфікацією аналітика, раптовим порушенням 
умов вимірювання, наприклад, різкою зміною сили струму в мережі 
електропостачання, неправильно підібраним індикатором, 
проливанням або просипанням аналізованої проби.  

Похибки можуть бути позитивними або негативними, залежно 
від того, завищують чи занижують вони результат аналізу. 

За способом обчислення погрішності поділяють на абсолютні та 
відносні. 

Абсолютна погрішність − це різниця між отриманим 
результатом аналізу й істинним (дійсним) значенням цієї величини: 

Δx = x − , 

де Δ  − абсолютна погрішність вимірювання; x − результат аналізу;  
− істинне значення величини.  

Відносна погрішність представляє собою відношення 
абсолютної погрішності до дійсного значення величини ( її 
виражають у відсотках ): 

Δ =
x

100%



   
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Основними метрологічними характеристиками методів аналізу є 
точність, правильність, відтворюваність, а також розмір похибки, що 
допускається. Ці характеристики визначають якість вимірювань, що 
проводяться. 

Абсолютно точно виміряти істинне значення вмісту 
досліджуваної речовини неможливо, тому вимірюють межі, в яких 
перебуває це значення і зазначають ступінь точності такого 
вимірювання. Знаходження таких меж є предметом статистичного 
опрацювання результатів аналізу, що ґрунтується на математичних 
законах. 

Під точністю аналізу розуміють ступінь наближення його 
результатів до дійсного значення вимірюваної речовини. Висока 
точність вимірювань відповідає малим похибкам. Точність аналізу 
характеризується  правильністю та відтворюваністю результатів 
аналізу. Правильність аналізу означає наближення до нуля 
систематичних помилок. Відтворюваністю аналізу називають якість 
вимірювань, що відображає близькість результатів вимірювань, 
проведених у різних умовах (в різний час, різними методами, 
виконавцями тощо).  

Для перевірки правильності результатів визначення 
користуються такими прийомами: аналіз незалежними методами, 
аналіз стандартних зразків, варіювання розміру аналізованої проби 
(метод додатків) тощо. Порівняння результатів аналізу з результатом, 
отриманим іншим незалежним методом, здійснюють за умови, що 
обраний для порівняння метод дає вірний результат і в основі своїй 
має інший принцип визначення досліджуваного компонента. 
Наприклад, якщо вміст катіонів кальцію визначають за 
комплексонометрією, то для перевірки правильності результатів 
аналізу користуються гравіметрією й іони кальцію осаджують у 
вигляді кальцій оксалату. 

Використання стандартних зразків є найнадійнішим способом 
перевірки правильності аналізу. Стандартні зразки готують з 
матеріалу, склад і властивості якого точно  встановлені й 
підтверджені офіційним свідоцтвом або паспортом. Атестацію 
стандартних зразків здійснюють декількома методами в  найбільш 
відповідальних лабораторіях. Для перевірки правильності аналізу 
вибирають стандартний зразок, який найбільшою мірою 
наближається за складом до аналізованої проби, виконують аналіз 
проби і стандартного зразка, встановлюють вміст окремих 
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компонентів у них. Вважають, що досліджуваний метод аналізу є 
вірним, якщо визначений вміст окремих елементів у стандартному 
зразку відповідає паспортним даним, зазначеним при атестації цього 
зразка. 

Експериментальні дані після усунення систематичних 
погрішностей і промахів являють собою випадкові величини, 
розподіл яких підлягає законам математичної статистики, що 
дозволяють оцінити точність виконаних вимірювань.  

У математичній статистиці обирають генеральну сукупність 
результатів – гіпотетичну сукупність, що відображає досить велику 
кількість спостережень і визначають її параметри. Стосовно 
результатів хімічного аналізу генеральна сукупність – це результати, 
що можуть бути отримані при аналізі одного й того ж об’єкта різними 
методами, за допомогою різних приладів, різними аналітиками. 

Виконати нескінченну кількість вимірювань (генеральну 
сукупність) практично нереально, тому для визначення вмісту тієї чи 
іншої речовини на практиці обмежуються 3-7 паралельними 
вимірюваннями аналізованої проби, а результати аналізу називають 
вибірковою сукупністю або вибіркою. 

 Середнє вибірки x  визначають як середнє арифметичне n 
вимірювань:  

 
n

1 2 n

i

i 1

x x ...x 1
x x .

n n 

 
    

Виходячи із закону розподілу Гауса, в теорії похибок доводять, 
що середнє арифметичне є найбільш близьким до реального значення 
істинної величини.  

Розкид результатів навколо середнього арифметичного 
характеризують дисперсією S2 , стандартним відхиленням середнього 
арифметичного S та відносним стандартним відхиленням Sr: 

n
2

i
2 2i 1

r

(x x)
S

S ; S S ; S
n 1 x




   




 

Усі три величини характеризують відтворюваність результатів 
аналізу. Дисперсія є однією з найбільш важливих характеристик 
випадкових помилок. Чим менше значення дисперсії, тим менше 
розкид значень і точніший аналіз. 
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Стандартне відхилення S  є статистичною оцінкою випадкової 
помилки і визначає міру розсіювання випадкової помилки відносно 
середнього значення. Воно орієнтовно вказує, яких відхилень слід 
чекати при повторних вимірюваннях. Такої ідеальної відтворюваності 
досягти ніколи не можна. На основі стандартного відхилення 
встановлюють наявність грубих помилок. 

Визначене на основі експериментальних даних середнє 
арифметичне лише наближається до дійсного значення шуканої 
величини , тому за допомогою методів математичної статистики 
встановлюють межі, в яких з певним ступенем ймовірності можна 
визначити дійсне значення вимірюваної величини. Такі межі 
називають довірчим інтервалом. Встановлюючи довірчий інтервал, 
слід обов’язково зазначити довірчу ймовірність або ступінь 
надійності отриманих результатів. 

Довірча ймовірність аналізу означає, що нове значення 
вимірюваної величини обов’язково потрапить у межі довірчого 
інтервалу. Найчастіше в аналітичній хімії довірчу ймовірність 
приймають рівною 90 %; 95 % або 99,7 %. 

До метрологічних характеристик аналізу відносяться також 
межа виявлення та діапазон визначуваних концентрацій, що 
характеризують чутливість методів.  

Межа виявлення – це найменша концентрація компонента, яку 
можна відкрити з певною довірчою ймовірністю. Межу виявлення 
задають мінімальним аналітичним сигналом, який можна впевнено 
відрізнити від фонового сигналу. Вважають, що вона відповідає 
сигналу, що перевищує середнє фонове значення у 3 рази.  

Діапазон визначуваних концентрацій − це область 
концентрацій, що передбачена для визначення даною методикою. 
Верхня границя цього діапазону характеризується найбільш високим 
значенням концентрації, що може бути визначена за допомогою даної 
методики, обмежена можливістю вимірювання аналітичного сигналу 
з достатньою точністю, нижня границя характеризує можливості 
кількісного методу і за абсолютним значенням завжди вище межі 
виявлення. 

Межа виявлення встановлює факт наявності речовини і 
належить до понять якісного аналізу, а діапазон визначуваних 
концентрацій характеризує кількісний аналіз. 
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Контрольні питання 
 

1. Що є предметом кількісного аналізу?  
2. Класифікація методів кількісного аналізу. 
3. Що розуміють під поняттям “представництво проби”? 
4. Дати визначення основним метрологічним характеристикам 

аналізу. 
5. Якими причинами зумовлені систематичні та випадкові помилки 

аналізу?  
6. Які величини використовують для оцінки точності результату 

аналізу? 
7. Якими методами перевіряють правильність аналізу?  
8.  Які величини використовують для оцінки відтворюваності 

вибіркової сукупності даних хімічного аналізу?  
9.  Що визначає точність вимірювання?  
10.  Що характеризує довірчий інтервал?  
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ТИТРИМЕТРИЧНИЙ АНАЛІЗ 
 
 

РОЗДІЛ 10 
ТЕОРЕТИЧНІ ОСНОВИ  

ТИТРИМЕТРИЧНОГО АНАЛІЗУ  
 
 

10.1. Основні відомості про 
титриметричний метод аналізу 

 
Титриметричний (об’ємний) аналіз ґрунтується на точному 

вимірюванні об’єму розчину реагенту відомої концентрації, що 
витрачається на реакцію з аналізованою речовиною.  

Розчини з точно відомою концентрацією називають робочими 
титрованими розчинами або титрантами. У переважній 
більшості випадків аналізу цими розчинами титрують. Розчини, які 
титрують, називають досліджуваними, концентрацію їх визначають 
на основі отриманих експериментальних даних. 

Аналіз виконують таким чином: до розчину аналізованої 
речовини доливають титрований розчин, поки речовини повністю не 
прореагують між собою. Момент, коли речовини перебувають у 
системі в еквівалентних кількостях, називають точкою 
еквівалентності (т.е.). У цій точці кількості еквівалентів робочого 
розчину та досліджуваного розчину рівні. 

Саме на цьому співвідношенні засновані розрахунки в 
титриметрії: 

c(fекв(Х) Х)V(X) = c(fекв(Y) Y)V(Y), 

де V(X) та V(Y) − об’єми досліджуваного та титрованого розчинів, 
см3; c(fекв(Х) Х) і c(fекв(Y) Y) − їх молярні концентрації еквівалентів 
речовин (див. розділ 10.2). З цієї формули можна знайти молярну 
концентрацію еквівалента речовини досліджуваного розчину c(fекв(Х) 
Х). Виходячи з розрахованої  концентрації, обчислюють масу 
досліджуваної речовини або її вміст в аналізованій пробі. 

Основною операцією в титриметричному аналізі є титрування 
– процес поступового додавання титрованого розчину до 
досліджуваного до досягнення точки еквівалентності. Для 
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встановлення точки еквівалентності, як правило, користуються 
індикаторами, що змінюють забарвлення розчину під час реакції. 

Назва методу та основні його терміни − титрування, титровані 
розчини, титранти − походять від слова ”титр”, що означає одну з 
концентрацій (див. розділ 10.2).  

Титровані розчини. Залежно від способу, за яким готують 
титровані розчини, розрізняють стандартні (приготовлені) розчини та 
стандартизовані (встановлені) розчини.  

Стандартні розчини готують розчиненням наважки чистого 
реагенту, зваженої з точністю до 0,0001 г, і розведенням її в 
дистильованій воді до точно відомого об’єму. Розчини, утворені 
таким способом, називають приготовленими. Концентрація їх точно 
відома.  

Хімічні речовини, що використовують для приготування 
стандартних розчинів називають вихідними, установочними 
речовинами або первинними стандартами. Правильність результатів 
титриметричного аналізу суттєво залежить від властивостей вихідних 
речовин. Тому для таких речовин висувають певні вимоги. Речовина 
повинна мати відомий склад, який точно відповідає хімічній формулі; 
бути стійкою при зберіганні як у сухому вигляді, так і в розчині; мати 
достатньо велику молярну масу, що зменшує помилки при 
зважуванні наважки. Як первинні стандарти використовують хімічно 
чисті речовини Na2CO3, K2Cr2O7, KBrO3, H2C2O4·2H2O, 
Na2B4O7·10H2O та ін. 

 Більшість титрантів, що використовують в об’ємному аналізі не 
задовольняють зазначеним вимогам. Так, при розчиненні калій 
перманганату відбувається його взаємодія як окисника з домішками 
води. При зважуванні змінюється маса лугів NaOH, KOH внаслідок 
поглинання ними вуглекислого газу з повітря. Мінеральні кислоти, 
отримані промисловим способом, мають змінний склад. Вміст таких 
речовин у розчині не може точно відповідати масі наважки. 

В таких випадках готують розчин наближеної концентрації, 
близької до розрахованої і далі титрують його розчином стандартної 
речовини. Обчислюють точну концентрацію розчину на основі даних 
титрування. Такі розчини називають установленими. Концентрацію 
таких розчинів визначають не тільки за стандартними речовинами, 
але й за допомогою інших титрованих розчинів.  

Встановлення точної концентрації розчинів називають 
стандартизацією. Стандартизацію здійснюють двома методами: 
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методом окремих наважок і методом піпетування. У методі окремих 
наважок на аналітичних терезах зважують окремі порції стандартної 
речовини, близькі до розрахованих за певною формулою. Наважку 
розчиняють в 20 − 25 см3 дистильованої води і титрують розчином,  
концентрацію якого визначають.  

У методі піпетування в мірну колбу переносять точно зважену 
наважку стандартної речовини, додають дистильованої води й 
доводять об’єм колби до мітки. Розчин добре перемішують, 
піпетками відбирають з нього окремі порції розчину − аліквоти − і 
титрують їх розчином, концентрацію якого визначають. Метод 
піпетування забирає менше часу, але є менш точним порівняно з 
методом окремих наважок.  

Для визначення концентрації титрованих розчинів користуються 
також стандарт-титрами або фіксаналами. Фіксанал − це заплавлена 
скляна ампула з кількістю речовини, необхідної для приготування 
певного точного обۥєму точної концентрації, звичайно − 0,1 М або 
0,01 М розчину. Фіксанали випускають як у вигляді розчинів 
(сульфатна, хлоридна кислоти), так і у вигляді сухих речовин 
(Na2S2O3·5H2O, Na2C2O4). 

Реакції, що використовуються в титриметричному методі, 
повинні бути швидкими та необоротними, відбуватися кількісно 
відповідно до конкретного хімічного рівняння, й мати чітку фіксацію 
точки еквівалентності. 

Перевагою титриметричних методів аналізу є швидкість 
визначення, простота обладнання та висока точність.  

Для вимірювання об’ємів рідин користуються каліброваними 
циліндрами, мензурками, колбами, бюретками та піпетками. 
Основним матеріалом для виготовлення мірного посуду є скло. 
Перевагою скляного мірного посуду є зручність візуального 
контролю, простота вимірювання за градуюванням, нанесеним на 
скло, невелика вартість. Цей посуд легко піддається очищенню. Для 
приблизного вимірювання об’ємів реактивів, що не враховуються при 
обчисленні результатів аналізу, використовують мірні циліндри та 
мензурки. Для точного вимірювання об’ємів рідин користуються 
мірними колбами, бюретками та піпетками. Перед користуванням 
мірний посуд ретельно миють, промивають дистильованою водою і 
тричі споліскують тим розчином, об’єм якого будуть вимірювати. 

У практиці сільського господарства титриметричні методи 
аналізу використовують для визначення масової частки Нітрогену в 
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азотних добривах, для визначення нейтралізуючої здатності 
вапнякових добрив, встановлення загальної та карбонатної твердості 
природних вод. На основі цього методу оцінюють фізико-хімічні та 
агрохімічні властивості ґрунтів – обмінну кислотність, ємність 
поглинання, суму поглинутих основ, вміст гумусу за методом Тюріна, 
інтенсивність дихання ґрунту, вміст рухомих іонів натрію, хлору, 
магнію. При аналізі якості продукції рослинництва та тваринництва 
за допомогою титриметрії  визначають загальну кислотність 
рослинного матеріалу, вміст сахаридів за методом Бертрана, вміст 
летких кислот у плодах та овочах, кислотне, йодне число та число 
омилення жирів, вміст загального Нітрогену в зерні, м’ясі та інших 
біологічних матеріалах за методом К’єльдаля тощо. 

Класифікація титриметричних методів аналізу 
У титриметричному аналізі використовують чотири типи 

хімічних реакцій: кислотно-основні, окиснення-відновлення, 
утворення малорозчинних сполук та комплексоутворення. 

Залежно від характеру реакції, що лежить в основі визначення, 
відповідно виділяють чотири групи методів аналізу. Кожна з цих груп 
включає декілька різних методів. 

Кислотно-основне титрування (метод нейтралізації, 
протолітометрія) ґрунтується на взаємодії катіонів гідрогену з 
гідроксид-іонами:  

H+ + OH−  H2O. 

Як титровані розчини використовують кислоти або луги. За цим 
методом визначають концентрацію кислот, основ, а також солей, що 
підлягають гідролізу.  

В основі осаджувального титрування лежить реакція 
утворення малорозчинної речовини. Утворення осаду ускладнює 
спостереження за зміною забарвлення індикатора, тому ці методи 
мають обмежене значення, їх застосовують головним чином при 
визначенні концентрації галогенід-іонів.  

В окисно-відновному титруванні (редоксметрії) 
використовують реакції, що відбуваються зі зміною ступеня 
окиснення елементів. Титрування здійснюють розчинами окисників 
(KMnO4, I2, KBrO3, K2Cr2O7) або відновників (Na2S2O3, TiCl3, HАsO2).  

Комплексонометричне титрування засновано на утворенні 
комплексних сполук між титрантом та досліджуваною речовиною. 
Найбільш широкого використання в титриметричному аналізі дістали 
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органічні реагенти  (комплексони), що здатні утворювати міцні 
комплекси з катіонами багатьох металів. 

За способом титрування виділяють методи прямого і непрямого 
титрування. Найпростішим є метод прямого титрування, коли 
досліджувана речовина безпосередньо реагує з титрованим розчином. 
Прикладами прямого титрування є титрування лугів розчинами 
кислот, титрування оксалатної кислоти розчином калій перманганату 
тощо.  

У випадках, коли досліджувана речовина безпосередньо не 
реагує з титрованим розчином або реагує нестехіометрично, не 
взаємодіє з індикатором, використовують методи заміщення і 
зворотного титрування. 

У методі заміщення аналізовану речовину переводять у хімічну 
сполуку в кількості, еквівалентній кількості досліджуваної речовини, 
концентрацію утвореної сполуки визначають прямим титруванням. 
Наприклад, метод заміщення використовують при кількісному 
визначенні катіонів кальцію перманганатометричним способом. 
Спочатку йони кальцію осаджують у вигляді кальцій оксалату, далі 
осад кальцій оксалату переводять у осад кальцій сульфату, осад 
обробляють мінеральною кислотою, утворену оксалатну кислоту 
титрують розчином калій перманганату: 

Ca2+ + C2O
2

4  CaC2O4; 

CaC2O4 + H2SO4  CaSO4 + H2C2O4; 

5H2C2O4 + 2KMnO4 + 3H2SO4  2MnSO4 + 10CO2 + 8H2O + K2SO4. 

За результатами прямого титрування розчином KMnO4 
визначають вміст катіонів кальцію, кількість яких еквівалентна 
кількості оксалатної кислоти. 

Якщо реакція аналітичного визначення відбувається повільно 
або досліджувана речовина є леткою, користуються методом 
зворотного титрування або титруванням за залишком. Суть даного 
методу полягає в тому, що до розчину досліджуваної речовини 
додають точно відомий надлишок титранту, що взаємодіє з 
речовиною. Надлишок титранту, що не вступив у реакцію, 
відтитровують іншим робочим розчином. Наприклад, леткість 
амоніаку не дозволяє визначити його кількість прямим титруванням, 
тому користуються методом зворотного титрування. Для цього 
наважку амоній хлориду обробляють точно відомим об’ємом 



 

 123

робочого розчину натрій гідроксиду, взятим у надлишку, суміш 
нагрівають 

NH4Cl + NaOH  NH3 + NaCl + H2O. 

Після завершення реакції і повного видалення амоніаку, 
надлишок натрій гідроксиду відтитровують робочим розчином 
кислоти. Різниця між початковим об’ємом натрій гідроксиду та 
об’ємом NaOH, витраченого на титрування кислотою, і є об’єм 
NaOH, що безпосередньо вступив у реакцію з NH4Cl. Враховуючи 
концентрацію NaOH, обчислюють масу NH4Cl та вміст амоніаку в 
аналізованій солі. 

Метод заміщення і метод зворотного титрування за правильного 
їх використання забезпечують задовільні результати та розширюють 
можливості титриметричного методу аналізу. 

 
 

10.2 Способи виразу вмісту 
речовин у розчинах 

 
Кількісний склад розчинів виражають через концентрацію або 

частку. Концентрація – це співвідношення неоднотипних величин. 
Вона має певну розмірність − моль/дм3, г/дм3 тощо. Відношення  
однотипних величин  називається часткою. Частка − безрозмірна 
величина.  

1. Молярна концентрація еквівалента – відношення кількості 
еквівалентів n(fекв(X) X) розчиненої речовини Х до об'єму розчину V, 
розмірність − моль екв/дм3:  

с( fекв(Х) Х) =  екв( (X) X)n f

V
 

Ця концентрація найчастіше використовується в 
титриметричному аналізі, тому розглянемо її детальніше.  

Фактором еквівалентності речовини Х − fекв(Х) називається 
число, що показує, яка частка реальної частини речовини 
еквівалентна одному йону гідрогену в кислотно-основній реакції або 
одному електрону в окисно-відновній реакції.  

Еквівалентом називають реальну або умовну частину речовини 
Х, яка в даній кислотно-основній реакції еквівалентна одному йону 
гідрогену, або в даній окисно-відновній реакцій − одному електрону. 
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Наприклад, в реакції H2SO4 + 2NaOH  Na2SO4 + 2H2O фактори 
еквівалентності та еквіваленти кислоти та основи дорівнюють: 

fекв(H2SO4) = 1/2;  Е(H2SO4) = fекв(H2SO4) H2SO4 = 1/2 H2SO4; 

fекв(NaOH) = 1;  Е(NaOH) =  fекв(NaOH) NaOH = NaOH; 

в окисно-відновній реакції  

K2Cr2O7 + 6KI + 7H2SO4  Cr2(SO4)3 + 3I2 + 4K2SO4 + 7H2O; 

2

72Сr O   + 14H+  + 6ē  2Cr+3 + 7H2O; 

2I− – 2ē  I2 

маємо: fекв(K2Cr2O7) = 1/6; Е(K2Cr2O7) = fекв(K2Cr2O7) K2Cr2O7 = 1/6 
K2Cr2O7; 

fекв(KI) = 1;  Е(KI) = fекв(KI) KI = KI. 

Молярною масою еквівалента речовини Х називають масу 
одного моля еквівалентів цієї речовини. Вона дорівнює добутку 
фактора еквівалентності речовини та її молярної маси:  

М(fекв(Х) Х)) = fекв(Х) М(Х). 

Наприклад, молярна маса еквівалента сульфатної кислоти М(1/2 
Н2SO4) = 1/2 98 = 49 г/моль. На письмі молярна концентрація 
еквівалентів позначається літерою М:  

с(1/2 H2SO4) = 1 M. 

Готують, наприклад, одномолярні (1 М), децимолярні (0,1 М), 
сантимолярні (0,01 М) розчини тощо. В 1 дм3 сантимолярного 
розчину міститься 0,01 еквівалентних мас розчиненої речовини, для 
сульфатної кислоти дана маса дорівнює 0,49 г; для фосфатної кислоти 
0,33г. (М(1/3 Н3PO4) = 1/3 98 = 49 г/моль.) Найчастіше користуються  
0,1 М та 0,02 М розчинами  як помірно концентрованими. 

Зручність використання розчинів з молярною концентрацією 
еквівалента полягає в тому, що саме ці концентрації 
використовуються в принципі еквівалентності, на якому базується 
титриметричний аналіз: речовини реагують між собою в 
еквівалентних співвідношеннях. Якщо позначити через Х речовину, 
концентрація якої в розчині визначається, а через Y − титрант, то 

c(fекв(Х) Х)V(X) = c(fекв(Y) Y)V(Y). 
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2. Титр розчиненої речовини − Т(Х) − маса речовини, що 
міститься в 1  см3 розчину 

Т(Х) = (X)

1000

m  = 
 

екв екв( (X) X) ( (X) X)

1000

c f M f
. 

3. Титр розчину за визначуваною речовиною − Т(Y/Х) − маса 
визначуваної речовини Х, еквівалентна масі титранту Y, який 
міститься в 1см3 розчину, г/см3. 

T(Y/X) = екв екв( (Y) Y) ( (X) X)

1000

c f M f
, 

де с(fекв(Y) Y) − молярна концентрація  еквівалента титранту Y. 
Наприклад, Т(HCl/NaOH) (читається титр хлоридної кислоти за 

натрій гідроксидом) показує скільки грамів NaOH взаємодіє з масою 
HCl, що міститься в 1см3 розчину HCl. Якщо, наприклад, молярна 
концентрація еквівалента HCl 0,0983 моль/дм3, то кількість 
еквівалентів в 1см3 HCl становитиме 0,0983/1000 моль, і саме ця 
кількість еквівалентів реагує з NaOH. За відомою молярною масою 
еквівалента М(NaOH) = 40 г/моль, (fекв(NaOH) = 1), обчислюють титр 
хлоридної кислоти за натрій гідроксидом: 

Т(HCl/NaOH) = 
0, 0983 40

1000


 = 0,003932 г/см3. 

4. Молярна концентрація с(Х) – відношення кількості молей 
розчиненої речовини  n (Х)  до об'єму розчину V, (моль/дм3): 

с(Х) = 
(X)n

V
  

Розчини з молярністю 1 називаються одномолярними, 0,1 
моль/дм3 − децимолярними тощо. Скорочено записують так: 1 M 
розчин NaOH; 0,1 M розчин HCl, 0,1 M розчин Н2SO4. В 1 дм3 
децимолярного розчину сульфатної кислоти міститься 0,98 г кислоти.  

5. Масова частка розчиненої речовини (Х) − відношення маси 
розчиненої речовини до сумарної  маси розчину. Масову частку 
звичайно виражають у частках одиниці або у відсотках. 

(Х)  = 
(X)

розч

m

m
 або (Х) = 

(X)

розч

m

m
100 %.
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10.3 Розрахунки в 
титриметричному аналізі 

 
Обчислення в об’ємному аналізі необхідні як для встановлення 

концентрації титрованих розчинів, так і для визначення результатів 
аналізу. Розрахунки в титриметрії ґрунтуються на принципі 
еквівалентності. Незалежно від методу титриметричного аналізу в 
точці еквівалентності кількість еквівалентів титранту дорівнює 
кількості еквівалентів аналізованої речовини.  

 
Розрахунки концентрації титрованих розчинів 

 

Для приготування стандартного розчину речовини Х необхідно 
наважку речовини розчинити в певному об’ємі розчину. Титр такого 
розчину обчислюють за формулою: 

T(X) = 
(X)m

V
. 

Масу наважки для приготування робочого розчину з відомим 
титром визначають на основі рівняння 

m(X) = T(X)V. 

Приклад 10.1. Для приготування стандартного розчину 
оксалатної кислоти наважку H2C2O4·2H2O масою 5,1752 г розчинили 
в мірній колбі об’ємом 250 см3. Обчислити титр і молярну 
концентрацію еквівалента H2C2O4·2H2O (fекв(H2C2O4·2H2O) = 1/2) у 
розчині. 

Розвۥязання: 
1. Т (H2C2O4·2H2O) − ?  

T(H2C2O4·2H2O) =
(X)m

V
= 2 2 4 2(H C O 2H O)m

V


 = 

5,1752

250
 = 0,0207 

г/см3. 

2. c(1/2 H2C2O4·2H2O) −?  

c(1/2 H2C2O4·2H2O) =  2 2 4 2

2 2 4 2

(H C O 2H O) 1000

(1 / 2 H C O 2H O)

T

M

 


 = 

0, 0207 1000

63, 03


= 

0,3284 М.
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M (1/2 H2C2O4·2H2O) = fекв(H2C2O4·2H2O) M(H2C2O4·2H2O) = 

 1/2 ·126,06 = 63,03 г/моль. 

Відповідь: титр розчину становить 0,0207 г/cм3; молярна 
концентрація еквівалента H2C2O4·2H2O (fекв(H2C2O4·2H2O) = 1/2) у 
розчині дорівнює 0,3284 М. 

Для приготування стандартизованих розчинів спочатку готують 
розчин приблизної концентрації, який далі титрують розчинами, 
концентрація яких точно встановлена. Для цього  обчислюють 
наважку речовини Х з урахуванням молярної маси еквівалента 
речовини М(fекв(Х)М(Х)), об’єму розчину V(Х) та заданої молярної 
концентрації еквівалента речовини c(fекв(Х) Х) в розчині: 

m(X) = М(fекв(Х)М(Х))c(fекв(Х) Х)V(Х)·10−3, 

де 10−3 − коефіцієнт перерахунку см3  в дм3. 
Розрахунок точної концентрації стандартизованого розчину за 

даними титрування проводять, виходячи з принципу еквівалентності 
c(fекв(Х) Х)V(X) = c(fекв(Y) Y)V(Y). На основі цієї рівності 
обчислюють точну молярну концентрацію еквівалента 
стандартизованого розчину: 

c(fекв(Х) Х)  = екв( (Y) Y) (X)

(X)

c f V

V
  

Приклад 10.2. Для приготування приблизно 0,2 М (1/2 Ba(OH)2) 
розчину основи наважку розчинили в мірній колбі об’ємом 500 см3 і 
довели об’єм колби дистильованою водою до мітки. Для визначення 
точної молярної концентрації еквівалента 30,25 см3 цього розчину 
відтитрували 46,25 см3 робочого розчину 0,1280 M HCl. Визначити 
масу наважки основи та точну молярну концентрацію еквівалента 
Ва(ОН)2 у розчині. 

Розвۥязання: 
1.m (наважки Ba(OH)2) −? 

m(Ba(OH)2) = M(1/2 Ba(OH)2) c(1/2 Ba(OH)2)V(Ba(OH)2·10−3 = 

1/2171,344·0,2·500·10−3 = 8,5663 г. 

2.c(1/2 Ba(OH)2) точна −? 

c(1/2 Ba(OH)2) =
екв( (Y) Y) (Y)

(X)

c f V

V
 = 

2

(HCl) (HCl)

(Ba(OH) )

c V

V
 = 
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0,1280 46, 25

30, 250


 = 0,1957 M. 

Відповідь: маса наважки Ва(ОН)2 дорівнює 8,5663 г; точна 
молярна концентрація еквівалента Ва(ОН)2 у розчині становить  
0,1957 М. 

 
Обчислення результатів аналізу 

 
Результати аналізу подають у вигляді маси досліджуваної 

речовини або масової частки досліджуваного компонента в 
аналізованій пробі. Розрізняють декілька способів обчислення 
результатів аналізу, що залежить як від підготовки речовини до 
титрування (метод піпетування або метод наважок), так і прийомів 
титрування (метод прямого титрування, метод заміщення, метод 
зворотного титрування).  

 
Обчислення результатів аналізу залежно від підготовки 

речовини до титрування 
 

1. У методі піпетування  наважку аналізованої речовини 
розчиняють у мірній колбі певного об’єму і для титрування піпеткою 
відбирають точно виміряні об’єми (аліквоти) досліджуваного 
розчину, титрування проводять декілька разів і визначають середнє 
значення робочого розчину, що витратили на титрування. 

Молярну концентрацію еквівалента досліджуваного розчину 
визначають на основі принципу еквівалентності.  

Масу досліджуваної речовини та її масову частку обчислюють 
за формулами: 

m(X) = екв екв( (Y) Y) (Y) (Х) ( (X) (X))

x

c f V V M f М

V
10−3, 

(X) = 
(X)

розч

m

m
100 %, 

де  c(fекв(Y) Y) − молярна концентрація еквівалента титранту, 
моль/дм3; V (Y) − обۥєм титрант у (середнє арифметичне з результатів 
паралельних титрувань), см3; V(X) − вихідний обۥєм про би, см3; Vx − 
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обۥєм аліквоти , см3; М(fекв(Х)М(Х)) − молярна маса еквівалента 
визначуваної речовини, г/моль;   

Приклад 10.3. Обчислити масову частку Na2CO3 в технічній 
соді, якщо її наважку масою 0,2840 г розчинили в мірній колбі 
місткістю 100 см3, а середнє значення об’ємів 0,1000 М розчину HCl, 
що витратили на титрування аліквот об’ємом 10,00 см3, становило 
4,85 см3. Титрування проводили з індикатором метилоранжем. 

Розвۥязання: 
1. fекв(Na2CO3) −?  М(1/2Na2CO3) − ? 
Запишемо рівняння реакції взаємодії динатрій карбонату з 
хлоридною кислотою: 

Na2CO3 + 2HCl  2NaCl + H2O + CO2. 

Як видно з наведеного рівняння, один моль Na2CO3 взаємодіє з двома 
молями HCl, кожна молекула Na2CO3 реагує з двома йонами 
гідрогену, тому Е(Na2CO3) = 1/2 Na2CO3 і fекв(Na2CO3) дорівнює 1/2. 
М(1/2Na2CO3) = 1/2M(Na2CO3) = 52,995 г/моль.  
2. (Na2CO3) в технічній соді −? 

(Na2CO3)= 

-3
2 3 2 3

2 3 2 3

(HCl) (HCl) (Na CO ) (1 / 2 Na CO ) 10

(Na CO ) (Na CO )x

c V V M

V m


100% = 

30,1000 4,85 52,995 100 10

10 0, 2840

   


·100 % = 90,5 %. 

Відповідь: масова частка Na2CO3 в технічній соді  становить 90,5 %. 
2. У методі окремих наважок в колбі для титрування розчиняють 

наважку в невеликому об’ємі розчинника і титрують робочим 
розчином з точно відомою концентрацією. Для отримання середніх 
результатів беруть n окремих наважок близьких за масою, 
розчиняють і кожну відтитровують окремо. На відміну від методу 
піпетування визначити молярну концентрацію еквалента 
досліджуваного розчину на основі співвідношення 

c(fекв(Х) Х)V(X) = c(fекв(Y) Y)V(Y) 

не можна, тому що об’єм аналізованого розчину вибирається 
довільним і не має значення для результатів аналізу. 
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Масу аналізованої речовини обчислюють як добуток її молярної 
маси еквівалента та кількості еквівалентів, що дорівнює кількості 
еквівалентів речовини титранту: 

m(X) = М(fекв(Х)М(Х)) c(fекв(Y) Y)V(Y)·10−3. 

Масова частка досліджуваної речовини дорівнюватиме: 

(X)= екв 1 екв 2( (Y) Y) (Y) ( (Y) Y) (Y)1
[ ...]

n

с f V с f V

m m
  

1 2

М(fекв(Х)М(Х))

100 %, 

де n − кількість наважок; V1, V2,… − об’єми титрантів; m1, m2,… − маси 
наважок. 

Приклад 10.4. Обчислити масову частку основного компоненту 
Na2B4O7·10H2O  в зразку бури, якщо на титрування наважки бури 
масою 0,8530 г витратили 19,83 см3 0,2100 М розчину HNO3. 

Розвۥязання: 
1. fекв(Na2B4O7·10H2O) −?  М(1/2 Na2B4O7·10H2O) − ? 
Запишемо рівняння реакції взаємодії натрій тетраборату з нітратною 
кислотою: 

Na2B4O7·10H2O  + 2HNO3  2NaNO3 + 5H2O + 4Н3ВO3. 

Еквівалент Na2B4O7·10H2O дорівнює 1/2 моль, оскільки за рівнянням 
реакції 2 моль HNO3 реагують з 1 моль Na2B4O7·10H2O і відповідно 
один іон гідрогену взаємодіє з 1/2 частиною молекули 
Na2B4O7·10H2O, fекв(Na2B4O7·10H2O) дорівнює 1/2. 

M(1/2 Na2B4O7·10H2O) = 1/2 M(Na2B4O7·10H2O) = 190,71 г/моль. 

2. nекв(Na2B4O7·10H2O), що вступили в реакцію −? 

nекв(Na2B4O7·10H2O) = nекв(HNO3) = с(HNO3)V(HNO3)·10−3 = 
0,2100·19,83·10−3 = 0,004164 моль. 

3. m(Na2B4O7·10H2O), що вступила в реакцію −? 

m(Na2B4O7·10H2O) = nекв(Na2B4O7·10H2O)М(1/2 Na2B4O7·10H2O) = 
0,004164 190,71 = 0,7942 г. 

4. (Na2B4O7·10H2O) −? 

(Na2B4O7·10H2O)  = 
0, 7942

0,8530
·100 % = 93,11 %. 

Відповідь: масова частка Na2B4O7·10H2O в зразку бури − 93,11 %.
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Обчислення результатів аналізу залежно від прийомів 
титрування. 

 
1. У методі прямого  титрування, коли аналізована речовина 

безпосередньо реагує з титрантом, розрахунки результатів аналізу 
ґрунтуються на рівності кількості їх еквівалентів. Наведені вище 
приклади 10.3 і 10.4 є розрахунками за методом прямого титрування. 

2. У методі заміщення аналізовану речовину переводять у 
хімічну сполуку (замісник) в кількості, еквівалентній кількості 
досліджуваної речовини. Розрахунки результатів аналізу проводять 
на основі рівності кількості еквівалентів аналізованої речовини Х, 
замісника Z і титранту Y, тобто nекв(X) = nекв(Z) = nекв(Y). 

Приклад 10.5. Наважку технічного CaCl2  масою 0,12 грамів 
обробили розчином діамоній оксалату, утворений осад 
відфільтрували, промили і розчинили в розведеній сульфатній 
кислоті. На титрування виділеної оксалатної кислоти витратили 18,5 
см3 0,1M(1/5 KMnO4) розчину калій перманганату. Обчислити масову 
частку CaCl2  у технічному препараті. 

Розвۥязання: 
1. fекв(CaCl2) −?  М(1/2 CaCl2) − ? 
Запишемо рівняння реакцій, що відбуваються при визначенні CaCl2: 

CaCl2 + (NH4)2C2O4  2 NH4Cl + CaC2O4; 

CaC2O4 + H2SO4  CaSO4 + H2C2O4; 

2KMnO4 + 5H2C2O4 + 3H2SO4  2MnSO4 + 10CO2 + K2SO4 +8H2O. 

Титрантом є KMnO4, аналізованою речовиною − CaCl2, замісником − 
H2C2O4. При титруванні оксалатної кислоти розчином калій 
перманганату nекв(H2C2O4) = nекв(KMnO4) = nекв(CaCl2). Еквівалент 
CaCl2 дорівнює 1/2 моль, оскільки за рівнянням реакції  1моль CaCl2  
витискує  1моль H2C2O4 і, відповідно один іон гідрогену взаємодіє з 
1/2 частиною молекули CaCl2. Фактор еквівалентності fекв(CaCl2) 
дорівнює 1/2. 

M(1/2CaCl2) = 1/2 M(CaCl2) = 55,492 г/моль. 

2. m(CaCl2) − ? 

m(CaCl2) = М(1/2CaCl2)c(1/5 KMnO4)V(KMnO4)·10−3 

=55,4920,118,5 ·10−3 = 0,1027 г. 
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3. (CaCl2) − ?  

(CaCl2) = 
0,1027

0,12
100 % = 85,58 %. 

Відповідь: масова частка CaCl2 у технічному препараті 85,58 %. 

3. У методі зворотного  титрування використовують два 
титранти: А (додається в надлишку) і В (див. розд.10.1). Кількість 
еквівалентів аналізованої речовини X дорівнює різниці кількості 
еквівалентів титрантів, тобто nекв(X) = nекв(A)  nекв(B). Масу 
аналізованої речовини визначають за формулою: 

m(X) = [ c(fекв(A) A)V(A)  c(fекв(B) B)V(B)] М(fекв(Х) М(Х)). 

Приклад 10.6. У мірній колбі місткістю 250 см3 розчинили 
3,5453 г технічного натрій броміду. До 25 см3 розчину додали 50 см3 
0,1045 М AgNO3. На титрування розчину, що містить надлишок 
катіонів Ag+, витратили 19,84 см3 0,1082 М розчину KSCN. 
Обчислити масову частку NaBr у технічному натрій броміді.  

Розв’язання: 
1. fекв(NaBr) −?  М(fекв(NaBr )М(NaBr )) − ? 

Складемо рівняння реакцій, що відбуваються під час аналізу: 

AgNO3 + NaBr  AgBr + NaNO3; 

AgNO3(надлишок) + KSCN  AgSCN + KNO3. 

fекв(NaBr) = 1; М(fекв(NaBr )М(NaBr )) = М(NaBr) = 102,894 г/моль. 
2. ( NaBr) − ? 

( NaBr) =

 

3 3

x

[c(AgNO )V(AgNO ) c(KSCN)V(KSCN)M(NaBr)V(NaBr)
100%

1000 V m





 

(0,1045 50 0,1082 19,84) 102,894 250
100 % 89,34 %

1000 25 3,5453

    
  

 



  

Відповідь: масова частка NaBr у технічному натрій броміді 89,34 %. 

В аналітичній практиці широкого використання також дістали 
розрахунки через титр за визначуваною речовиною.
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Приклад 10.7. На титрування кальцій оксиду витратили 37,5 см3 
розчину хлоридної кислоти з титром за кальцій  оксидом 0,00800 
г/см3. Визначити масу кальцій оксиду в розчині. 

Розвۥязання: 
 m(СаО) −? 

m(СаО) = T(HCl/CaO)V(HCl) = 37,5  0,00800 = 0,300 г. 

Відповідь: 0,300 г. 
В окремих випадках для обчислення результатів аналізу 

користуються поправочним коефіцієнтом K, що показує у скільки 
разів дійсна концентрація титранту більше або менше теоретично 
розрахованої. 

K дійсна

теоретична

c

c
   

Наприклад, якщо готують приблизно 0,1 М розчин NaOH і, 
титруючи ним вихідну речовину оксалатну кислоту, визначають, що 
дійсна  концентрація NaOH 0,1007 М, то поправочний коефіцієнт K  
дорівнює 1,007. 

Приклад 10.8. На титрування 10 см3  0,05 М (K = 0,9708) NaCl 
витратили 8,96 см3 розчину AgNO3. Визначити масу AgNO3 у розчині. 

 Розв’язання:  

1. fекв(AgNO3) −?  М(fекв(AgNO3)М(AgNO3 )) − ? 

Складемо рівняння реакцій, що відбуваються під час аналізу: 

AgNO3 + NaCl  AgCl + NaNO3; 

fекв(AgNO3) = 1; М(fекв(AgNO3)М(AgNO3 )) = М(AgNO3 ) 
=169,874г/моль. 

2.m (AgNO3) −? 

m (AgNO3) = 

екв екв 3 3

3

( (NaCl) NaCl)) (NaCl) ( (AgNO ) (AgNO ))

(AgNO )

c f V M f М

V
  

0, 05 0,9708 10 169,874

8,96

  
  9,2028 г. 

Відповідь: 9,2028 г. 
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Контрольні питання та задачі 
 

1. У чому полягає сутність об’ємного аналізу?  
2. Яку аналітичну операцію називають титруванням?  
3. Що називають точкою еквівалентності? Якому моменту 

титрування вона відповідає? 
4. Чим відрізняються приготовлені й встановлені розчини?  
5. Які речовини називають вихідними? Яким вимогам вони 

повинні задовольняти ?  
6. Дати визначення поняттям: молярна концентрація еквівалента 

речовини, титр, титр за визначуваною речовиною.  
7. Класифікація методів титриметричного аналізу.  
8. На титрування оксалатної кислоти масою 0,9805 г витратили 

23,75 см3 розчину натрій гідроксиду. Обчислити: а) молярну 
концентрацію еквівалента натрій гідроксиду у розчині; б) титр 
розчину натрій гідроксиду; в) титр натрій гідроксиду за оксалатною 
кислотою. Відповідь: c(NaOH) = 0,6550 моль/дм3; Т(NaOH) = 0,0262 
г/см3; Т(NaOH/H2C2O42H2O) = 0,0413 г/см3. 

9. Визначити титр та молярну концентрацію еквівалента розчину 
HNO3, якщо на титрування 20 см3 цього розчину витратили 15 см3 
0,1200 М розчину NaOH. Відповідь: Т = 0,005672 г/см3, c(НNO3) = 
0,0900 М.  

10. Визначити масу заліза у розчині, якщо на титрування цього 
розчину витратили 10,30 см3 розчину KMnO4. Т(KMnO4/Fe) = 0,0058 
г/см3. Відповідь: 0,0597 г. 

11. Наважку соди масою 0,1352 г розчинили в воді і обробили 25 
см3 0,1983 М розчину HCl, надлишок кислоти відтитрували 22,47 см3 

0,1208 М розчину KOH. Обчислити масову частку домішок у соді. 
Відповідь: 12,08 %. 

12. До хлоридвмісної речовини масою 0,1457 г додали 25 см3 0,1032 
М розчину AgNO3, надлишок якого відтитрували 12,5см3 0,1247М 
розчином KSCN. Обчислити масову частку хлору в речовині. 
Відповідь: 24,85 %. 

13. Cіль амонію масою 2,6778 г обробили надлишком 
концентрованого розчину NaOH. Виділений амоніак був поглинутий 
50 см3 1,0054 М розчину HCl. Надлишок кислоти відтитрували 17,53 
см3  0,1034 М розчину NaOH. Обчислити масову частку амоніаку в 
зразку. Відповідь: 30,82 %. 



 

 135

РОЗДІЛ 11 
КИСЛОТНО-ОСНОВНЕ 

ТИТРУВАННЯ  
 
 

11.1. Загальна  
характеристика методу 

 
Кислотно-основне титрування (метод нейтралізації, 

протолітометрія)  ґрунтується на реакції переносу протона: 

H3O
+ + OH−  2H2O (або Н+ + ОН−  Н2О).  

Ця реакція відрізняється швидкістю, утворенням продуктів 
відомої стехіометрії, легкістю встановлення точки еквівалентності, 
тобто задовольняє всім вимогам, які пред’являють до основної реакції 
в титриметрії. 

В якості робочих розчинів в протолітометрії використовують 
розчини кислот або лугів. Точну концентрацію таких речовин не 
можна встановити за наважкою, тому готують розчини приблизної 
концентрації, які стандартизують за установочними речовинами або 
за розчинами кислот та лугів з точно відомою концентрацією. Можна 
також користуватися фіксаналами кислот і основ (фіксанали основ 
запаяні у поліетиленові ампули).  

Вихідними речовинами для встановлення точної концентрації 
кислот є натрій тетраборат (Na2B4O7·10H2O) та натрій карбонат 
Na2CO3. Точну концентрацію лугів визначають за оксалатною 
H2C2O4·2H2O, бурштиновою H2C4H4O4 або бензеновою С6Н5СООН 
кислотами.  

Залежно від природи титрованого розчину метод нейтралізації 
поділяють на ацидиметрію та алкаліметрію. В ацидиметричному 
титруванні робочим розчином є розчин кислоти (від лат. acidum – 
кислота); в алкаліметричному титруванні − розчин лугу ( від лат. 
alkali – луги). 

Протолітометрію використовують для кількісного визначення 
кислот, лугів, солей, що підлягають гідролізу та утворюють кисле або 
лужне середовище. Метод нейтралізації дозволяє визначити не тільки 
індивідуальні речовини, а також і їх суміші, наприклад, суміш 
кислоти та солі, суміш солі та основи, суміш солей, які підлягають 
гідролізу. Титрування багатоосновних кислот (основ), суміші кислот 
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(основ), суміші солей, що гідролізують, проводять із врахуванням 
ступінчастої дисоціації або ступінчастого гідролізу солей. Кількісне 
визначення  окремих речовин в суміші можливе при встановленні 
декількох точок еквівалентності. 

Визначення кінцевої точки титрування в протолітометрії 
ґрунтується на різкій зміні рН, що спостерігається поблизу точки 
еквівалентності. В більшості випадків кінець реакції визначають за 
зміною забарвлення індикаторів. При титруванні кольорових або 
каламутних розчинів, де кислотно-основні індикатори непридатні, 
користуються фізико-хімічними методами.  

Значення рН в точці еквівалентності визначається природою 
титрованого і досліджуваного розчинів. Так, при титруванні 
розчином сильного лугу сильної кислоти концентрація йонів 
гідрогену зменшується внаслідок їх зв’язування гідроксид-іонами, рН 
розчину кислоти  зростає. По досягненні точки еквівалентності 
утворюється сіль, яка гідролізу не підлягає, тому рН в точці 
еквівалентності дорівнює 7. Прикладом такого титрування є 
взаємодія розчинів калій гідроксиду і хлоридної кислоти. 

Таке ж значення рН в точці еквівалентності досягають і при 
титруванні розчином сильної кислоти розчину сильного лугу. рН 
розчину зменшується при титруванні, оскільки в реакцію з гідроксид-
іонами вступають іони гідрогену. Кінець титрування визначається 
при рН = 7. 

Якщо відбувається титрування слабкої основи сильною 
кислотою, наприклад,  

NH4OH + HCl  NH4Cl + H2O, 

то утворюється сіль, яка підлягає гідролізу у водних розчинах і 
спричинює утворення надлишку йонів гідрогену, хоча кількості 
вільних NH4OH та HCl в точці еквівалентності будуть однаковими. 
Саме гідроліз утвореної солі приводить до того, що рН розчину на 
кінець титрування буде менше 7. При титруванні слабкої кислоти 
сильним лугом, наприклад, за реакцією  

HSСN + KOH  KSСN + H2O, 

утворюється сіль, яка гідролізує за аніоном SСN− + H2O  HSСN + 
OH− і зумовлює лужне середовище, тому рН в точці еквівалентності 
буде більше 7. 

З урахуванням величини рН в точці еквівалентності вибирають 
відповідні  індикатори. 
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11.2. Індикатори в кислотно- 
основному титруванні 

 
Для візуального визначення точки еквівалентності в кислотно-

основному титруванні в аналізований розчин додають спеціальні 
речовини індикатори, забарвлення яких змінюється залежно від рН 
середовища. З сучасної точки зору механізм дії індикаторів 
пояснюють на основі йонно-хромофорної теорії. Згідно з цією 
теорією індикатори існують у двох таутомерних формах, забарвлення 
яких різні, й хоча б одна з форм є слабкою кислотою або основою. 
Йонно-хромофорна теорія виникла на основі злиття йонної та 
хромофорної теорії, тому доцільно розглянути їх окремо. 

За теорією Оствальда (йонна теорія) індикатори – це слабкі 
органічні кислоти або основи, які здатні існувати в розчинах у 
молекулярній або йонній формі, що мають різне забарвлення. Якщо 
умовно позначити індикаторну кислоту через HІnd, а індикаторну 
основу через IndOH, то дисоціацію таких кислотно-основних 
індикаторів можна подати рівняннями: 

HInd  H+ + Ind−;  

IndOH  Ind+ + OH−. 

Найбільш широкого використання в протолітометрії дістали 
індикатори метилоранж та фенолфталеїн. 

Згідно з теорією Оствальда безбарвні молекули фенолфталеїну 
дисоціюють з утворенням катіонів гідрогену та забарвлених аніонів 
індикатора: 

фенолфталеїн  HInd  H+ + Ind−. 

                                            безбарвні                                аніони                                              

                                      молекули                        малинового кольору 

Метилоранж, як індикаторна кислота дисоціює з утворенням 
аніонів жовтого кольору, які перебувають у рівновазі з 
недисоційованими молекулами, що набувають червоного кольору: 

метилоранж  HInd  H+ + Ind−. 

                                  червоні                               аніони                                                  

                                      молекули                      жовтого кольору 

Зміна забарвлення індикаторів зумовлена зміщенням йонної 
рівноваги під впливом кислот або лугів. При введенні кислоти 
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рівновага реакції HInd  H+ + Ind− зміщується в напрямку утворення 
недисоційованих молекул і тому в присутності метилоранжу 
спостерігається червоне забарвлення розчину, в присутності 
фенолфталеїну розчин знебарвлюється. При введенні лугів гідроксид-
іони взаємодіють з катіонами гідрогену і рівновага зміщується в 

протилежному напрямку – напрямку утворення аніонів Ind , у 
присутності фенолфталеїну розчин забарвлюється в малиновий колір, 
а в присутності метилоранжу – в жовтий. Таким чином, зміна 
забарвлення індикаторів відбувається під впливом катіонів гідрогену 
та гідроксид-аніонів, тобто залежить від рН розчину. 

Хромофорна теорія індикаторів (розроблена Ганчем) пояснює 
зміну забарвлення індикаторів через утворення хромофорних груп:  

 
–N=N–,  –N=O,                ,  –C=O      

 
Органічні речовини, що мають такі групи, здатні існувати в двох 

таутомерних формах, що відрізняються як за будовою, так і за 
забарвленням. 

Таутомерією називають явище, при якому речовина може 
існувати у вигляді декількох ізомерних форм – таутомерів, що легко 
переходять одна в одну і перебувають у рухомій рівновазі. Під час 
внутрішньомолекулярного перегрупування змінюється будова 
молекули індикатора і, як наслідок, його забарвлення. Типовим 
хромофором є хіноїдна структура, що легко перетворюється на 
бензенову за зміни рН розчину: 

При приєднанні катіона гідрогену до азогрупи –N=N– 
утворюється нова структура =N–NH–, що також веде до зміни 
кольору індикаторів. 

Забарвлення органічних сполук, що зумовлене наявністю 
хромофорних груп, значно посилюється при введенні ауксохромних 
груп –ОН, –NH2, а також їх похідних –ОСН3, –N(CH3)2, –N(C2H5)2 та 
ін. Часто перехід індикаторів з однієї таутомерної форми в іншу 
відбувається при зміні концентрації йонів гідрогену. Пояснити цей 
факт можна, виходячи з допущення, що одна з форм індикатора є 
слабкою кислотою або слабкою основою. 
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Таким чином, у розчинах кислотно-основних індикаторів існує 
дві рівноваги: рівновага між таутомерними формами органічних 
сполук і рівновага, що зумовлена дисоціацією молекул індикатора на 
йони. Для кожного індикатора існує своя область рН, де відбувається 
зміна його кольору. Наприклад, метилоранж змінює своє забарвлення 
від жовтого до рожевого в межах рН 4,4 – 3,1, фенолфталеїн − у 
межах рН 8 − 10, тобто при рН < 8 фенолфталеїн залишається 
безбарвним, при рН > 10 стає малиновим. 

Інтервал рН, в якому спостерігається зміна забарвлення 
індикатора, називається інтервалом переходу індикатора. 

Індикатори, як слабкі органічні кислоти або основи, кількісно 
характеризуються константою дисоціації: 

HInd  H+ + Ind−; 

K = 
[H ][Ind ]

[HInd]

 

 

На основі цього рівняння визначають межі рН, в яких 
відбувається зміна забарвлення того чи іншого індикатора 

[H+] = 
[HInd]

[Ind ]

K


 

Після логарифмування виразу дістанемо: 

pH = pK + lg
[HInd]

[Ind ]
  

Забарвлення індикатора визначає співвідношення між 
концентраціями молекулярної та йонної форм [HInd]/[Ind−]. 

У кислому середовищі рівновага між молекулярною та йонною 
формою сильно зміщена в напрямку молекулярної форми, існує 
незначна кількість іонної форми, в лужному середовищі, навпаки, − 
переважною більшістю є йонна форма. Людське око здатне відчути 
зміну забарвлення, коли концентрація однієї форми становить не 
менше десятої частини концентрації іншої форми, тобто коли 
відношення [HInd]/[Ind−] змінюється від 1:10 до 10:1. Значення рН, 
коли відношення двох форм становить 1:10 та 10:1 відповідає: 

рН1 = рK – lg1/10 = pK + 1; 
рН2 = рK – lg10/1 = pK – 1. 
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Цей інтервал рН кількісно визначає інтервал переходу 
забарвлення індикатора: ∆рН = рK1. Для переважної більшості 
індикаторів інтервал переходу забарвлення перебуває в межах двох 
одиниць рН. 

Інтервал переходу індикатора залежить не тільки від 
співвідношення дисоційованої і недисоційованої форм індикатора, а й 
від величини рK. Кожен індикатор характеризується своїм значенням 
рK, наприклад, K дисоціації фенолфталеїну приблизно дорівнює 10−9, 
а метилоранжу – 10−4, тому зміна кольору різних індикаторів 
відбувається в неоднакових межах рН. 

Значення рН у межах інтервалу переходу індикатора, при якому 
спостерігається різка зміна забарвлення індикатора, називається 
показником титрування. На письмі показник титрування 
позначають рТ. Обираючи індикатор у кислотно-основному 
титруванні, дотримуються того, щоб його показник титрування 
збігався з рН у точці еквівалентності (ідеальний випадок), або щоб 
показник титрування перебував у межах стрибка на кривій 
титрування. У таблиці 11 наведено найбільш вживані індикатори 
протолітометрії, зазначені інтервали переходу, забарвлення в 
лужному та кислому середовищі, величина рK та показник 
титрування рТ. 

Таблиця 11 
Кислотно - основні індикатори та їх характеристики 

 
Забарвлення 

Індикатор рТ 
Інтервал 
переходу 

рK 
pН <7 pН >7 

Метиловий 
оранжевий 

4 3,1−4,4 3,36 рожеве жовте 

Бромкрезоловий
зелений 

4,6 3,8 −5,4 4,9 жовте синє 

Метиловий 
червоний 

5,5 4,4 − 6,2 5,00 червоне жовте 

Лакмус 7,0 5,0 − 8,0 – червоне синє 
Бромтимоловий 

синій 
6,8 6,0 − 7,6 7,3 жовте синє 

Фенолфталеїн 9,0 8,2 − 9,8 9,53 безколірне малинове 
Тимолфталеїн 9,4 9,3−10,5 9,6 безколірне синє 
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11.3. Поняття про криві 
титрування 

 
У кислотно-основному титруванні внаслідок перебігу 

протолітичної реакції змінюються рівноважні концентрації 
досліджуваної речовини, титранту і продуктів реакції, відповідно до 
цього змінюється pH розчину. 

Графічне зображення залежності pH розчину від складу розчину 
називають кривою титрування. Криві титрування дозволяють 
правильно вибрати індикатор, оцінити похибки досліду та наочно 
прослідкувати за ходом титрування.  

Криві титрування розраховують теоретично і будують у 
координатах: вісь абсцис – об’єм доданого титранту або ступінь 
відтитрованості; вісь ординат – відповідне до добавленого титранту 
значення pH розчину.  

Під ступенем відтитрованості f  розуміють відношення кількості 
відтитрованої в даний момент речовини n(Х) до вихідної кількості 
досліджуваної речовини nо(Х). За умови c(fекв(Х) Х) = c(fекв(Y) Y)  

f 
0

(Y)

(X)

V

V
 , 

де V(Y) − обۥєм доданого титрант у, см3; V0(X) − вихідний обۥєм  
розчину, що титрується. Концентрації йонів гідрогену в розчині 
обчислюють із урахуванням концентрації кислоти, лугу, утворених 
під час титрування солей, буферних сумішей. 

Залежно від природи речовин, що беруть участь у хімічній 
реакції, виділяють титрування сильної кислоти сильною основою, 
титрування слабкої кислоти сильною основою, титрування слабкої 
основи сильною кислотою та титрування багатоосновних кислот 
(багатокислотних основ) або солей на їх основі. Кожному виду 
титрування відповідає своя крива титрування. 

Як приклад розглянемо титрування сильної кислоти HCl 
сильною основою NaOH. Вважаємо, що концентрації робочого і 
досліджуваного розчину однакові й становлять по 0,1 М. Для 
розрахунку кривої титрування обчислюють pH до точки 
еквівалентності, в точці еквівалентності й після точки 
еквівалентності. Концентрація йонів гідрогену в розчині до точки 
еквівалентності залежить від кількості невідтитрованої кислоти; в 
точці еквівалентності, коли кількість еквівалентів кислоти дорівнює 
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кількості еквівалентів лугу, pH розчину визначається автопротолізом 
розчинника − води; після точки еквівалентності pH розчину 
обчислюють, виходячи з надлишку доданого лугу. Для простоти 
розрахунків приймають, що активність іонів електролітів дорівнює їх 
концентрації в розчині, а також, що об’єм розчинів при титруванні не 
змінюється. В дійсності при додаванні титранту загальний об’єм 
розчину збільшується, але значення pH, обчислені при постійному 
об’ємі й врахуванні його зміни відрізняються між собою незначною 
мірою. 

Виберемо для титрування довільний об’єм HCl, наприклад, 100 
см3. До початку титрування концентрація йонів гідрогену в розчині 
відповідає концентрації кислоти, оскільки HCl є сильною кислотою і 
повністю дисоціює на йони. При концентрації хлоридної кислоти 
с(HCl) = 0,1 М рівноважна концентрація катіонів гідрогену [H+] 
дорівнює 10–1 моль/дм3, pH = 1. Якщо відтитровано 50 % HCl, то 
невідтитрованим залишається 50 % кислоти, концентрація йонів 
гідрогену буде 0,10,5 = 0,05 = 510−2 М, відповідно pH= – lg 510−2 = 
1,3 (див. табл. 12). Якщо відтитровано 90 % кислоти, то залишається 
невідтитрованим 10 % кислоти, концентрація йонів гідрогену складає 
0,10,1= 0,01 = 10−2  М, pH = 2. 

Аналогічним способом розраховують pH розчину, коли введено 
99 % лугу, при цьому невідтитровано 1% кислоти. Концентрація [H+] 
в розчині буде 0,010,1 = 0,001 = 10−3 М, pH = 3. Введення 99,9 % 
NaOH нейтралізує таку ж кількість кислоти й залишає 
невідтитрованою 0,1 % HCl, [H+] = 0,10,001 = 10−4 М, pH = 4. 

У точці еквівалентності кількість еквівалентів кислоти дорівнює 
кількості еквівалентів лугу, до 100 см3 0,1 М розчину HCl додано 100 
см3 0,1 М розчину NaOH, утворена сіль натрій хлорид гідролізу не 
підлягає. Концентрація йонів гідрогену визначається автопротолізом 
розчинника – води і дорівнює 10−7 М, pH = 7. Після точки 
еквівалентності  визначуваною речовиною є NaOH. При введенні 
NaOH у надлишковій кількості 0,1 %, фактично 100,1 % від початку 
титрування, концентрація гідроксид-іонів дорівнює 0,10,001 = 10−4 М 
(0,1% = 0,001). На основі йонного добутку води розраховують 
концентрацію йонів гідрогену: 

[H+]
[OH ]

W
K


 

14

4

10

10




  10−10 M.  
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pH такого розчину відповідатиме 10. 
Наведеним вище способом обчислюють концентрацію йонів 

гідрогену в розчині при кількості NaOH 101 % та 110 % (відповідно 
додається 101 см3 та 110 см3 NaOH) і отримують значення pH = 11 та 
pH = 12. По досягненні 100 % надлишку лугу (200 % від початку 
титрування) при концентрації NaOH в розчині 0,1 М концентрація 
гідроксид-іонів буде 10−1 М,  pH розчину дорівнюватиме 13. 

Результати обчислень зведено до таблиці 12. 
Таблиця 12 

Зміна pH розчину при титруванні 100 см3 0,1 М розчину HCl 0,1 М 
NaOH 

Надлишок, 
см3 Область  

титрування 
Добавлено 
NaOH, см3 

HCl NaOH

[H+], 
M 
 

[ОH−], 
M 
 

pH 

0 100 — 10−1 10−13 1 
50 50 — 510−2 210−13 1,3 
70 30 — 310−2 310−13 1,53
90 10 — 10−2 10−12 2 
99 1 — 10−3 10−11 3 

до т.e. 

99,9 0,1 — 10−4 10−10 4 

т.e. 100 — — 10−7 10−7 7 

100,1 — 0,1 10−10 10−4 10 

101 — 1 10−11 10−3 11 

110 — 10 10−12 10−2 12 
після т.e. 

200 — 100 10−13 10−1 13 
На основі отриманих даних будують криву титрування (рис.2). 

Важливою характеристикою кривої титрування є стрибок 
титрування, тобто область найбільш різкої зміни pH поблизу точки 
еквівалентності. Межі стрибка титрування визначаються константою 
швидкості реакції, що відбувається при нейтралізації, концентрацією 
реагуючих речовин, а також точністю титрування. Як правило 
похибка титриметричних визначень складає ±0,1 %. Стрибок 
титрування обмежується значеннями pH, коли розчин 
недотитрований на 0,1 % і перетитрований на таку ж саму величину. 
Попередні розрахунки кривої титрування 0,1 М розчину HCl 0,1М 
розчином NaOH показують, що стану недотитрованності на 0,1 % 
відповідає pH = 4, а перетитрованості на 0,1 % − pH = 10. 
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На основі значень стрибка титрування підбирають відповідний 
індикатор. Обираючи індикатор, дотримуються того, щоб показник 
титрування індикатора pТ перебував у межах стрибка титрування на 
кривій титрування. 

Для розглянутого випадку титрування стрибок змінюється від 4 
до 10 одиниць. Тому можна користуватися індикаторами лакмусом 
(рТ = 7), фенолфталеїном (рТ = 9), і навіть метилоранжем (рТ = 4). В 
присутності фенолфталеїну розчин недотитровують, а в присутності 
метилоранжу перетитровують, в обох випадках на 0,1 %, що не 
виходить за межі похибки титрування. 

Аналогічним способом розраховують криву титрування лугу 
розчином кислоти, що представляє собою дзеркальне відображення 
кривої титрування, розглянутої раніше. 

Титрування слабкої кислоти сильною основою. При визначенні 
pН теоретичної кривої такого титрування враховують такі моменти: 

Рис. 2. Крива титрування 0,1 М розчину хлоридної кислоти 0,1 М 
розчином натрій гідроксиду 
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− на відміну від сильних слабкі кислоти дисоціюють у водних 
розчинах лише частково, тому концентрації йонів гідрогену 
обчислюють на основі константи дисоціації слабкої кислоти: 

[H+] = дисK с ; 

− при поступовому додаванні лугу до слабкої кислоти 
утворюється сіль слабкої кислоти і сильної основи, фактично виникає 
буферна суміш (слабка кислота і сіль на її основі), pН такої суміші 
розраховують як pН буферного розчину:  

[H+] = Kдис
к ти

солі

с

с
; рН = рKдис − lgск-ти  + lgссолі; 

− у точці еквівалентності, коли вся кислота нейтралізована 
лугом, залишається тільки сіль слабкої кислоти і сильної основи. Така 
сіль підлягає гідролізу за аніоном і зумовлює лужне середовище. pH 
розчину утвореної солі визначають за формулою для розрахунку pH 
гідролізованої солі.  

− після точки еквівалентності рН розчину визначається 
кількістю доданого лугу.  

До точки еквівалентності крива змінюється плавно. 
Характерною рисою таких кривих є розташування  точки 
еквівалентності в лужній області. Це пояснюється тим, що в точці 
еквівалентності утворюється основа, спряжена з кислотою, що 
титрується. Стрибок титрування набагато менший, ніж у випадку 
титрування сильних основ сильними кислотами. Для фіксування 
точки еквівалентності при цьому титруванні підходить тільки 
фенолфталеїн, а інтервал переходу метилоранжу лежить поза 
стрибком титрування. 

У такий же спосіб розраховують криві титрування слабкої 
основи сильною кислотою. При титруванні слабкої основи сильною 
кислотою точка еквівалентності лежить в кислій області, тому для 
титрування придатні індикатори метиловий оранжевий (рТ = 4) та 
метиловий червоний (рТ = 5,5), значення показників титрування яких 
перебувають у межах стрибка титрування слабкої основи сильною 
кислотою. 

Титрування багатоосновних кислот та багатокислотних основ. 
Поліпротонні кислоти, як і багатокислотні основи, в більшості 
випадків є слабкими електролітами, що підлягають ступінчастій 
дисоціації. Якщо константи дисоціацій цих кислот (основ) дуже 
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відрізняються між собою (більше ніж на 4 порядки), то на кривих 
титрування спостерігається декілька точок еквівалентності, 
наприклад, двоосновні кислоти мають 2 точки еквівалентності: одна з 
них відповідає утворенню кислої солі, а інша – виникненню середньої 
солі. Якщо константи дисоціації поліпротонних кислот відрізняються 
незначною мірою, то точки еквівалентності кислот зливаються між 
собою і їх кількісне визначення ускладнюється. 

Титрування солей багатоосновних кислот, як і титрування самих 
поліпротонних кислот, відбувається при фіксації декількох точок 
еквівалентності. 

 
 

11.4. Приклади аналітичних визначень за методом 
нейтралізації 

 
Визначення вмісту карбонатів у вапнякових добривах 

 
Вапнякові добрива використовують з метою усунення 

надлишкової кислотності ґрунту. Кисла реакція ґрунту негативно 
впливає на його фізичні та фізико-хімічні властивості. В таких 
ґрунтах зменшується ємність вбирання, пригнічується 
життєдіяльність корисних мікроорганізмів, знижується фіксація 
Нітрогену, внаслідок чого погіршуються умови азотного живлення 
рослин. Водночас у кислих ґрунтах посилено розвиваються паразити і 
збудники різних хвороб, що створюють несприятливі умови для 
життя культурних рослин. 

Вапнування ґрунтів призводить до зміни їх кислотності, 
поліпшення агрохімічних та біологічних властивостей, підвищення 
ефективності використання мінеральних добрив. Основними 
складовими вапнякових добрив є карбонати та оксиди кальцію й 
магнію. Ефективність вапнування залежить від ступеня кислотності 
ґрунту і його потреби у вапнуванні. Для правильного обчислення 
норм внесення вапнякових добрив необхідно знати вміст катіонів 
кальцію та магнію в таких матеріалах.  

Для визначення вмісту карбонатів у вапнякових добривах 
користуються методом зворотного титрування. Для цього наважку 
добрива обробляють надлишковим точно відомим об’ємом 1 М 
розчину хлоридної кислоти. Частина хлоридної кислоти витрачається 
на взаємодію з карбонатами добрив, а залишок HCl відтитровують 
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розчином NaOH точно відомої концентрації (найчастіше 1 М) в 
присутності метилоранжу. Масову частку CaCO3 у вапняковому 
добриві визначають на основі кількості хлоридної кислоти, що 
вступила в реакцію з карбонатами. 

Вміст карбонатів у добриві в перерахунку на CaCO3 у відсотках 
визначають за формулою 

 0
[ (HCl) (HCl) (NaOH) (NaOH)]V 0, 05

100%,
x

V K V K

mV

 
   

де V(HCl) – об’єм хлоридної кислоти, доданий до вапнякового 

добрива, см3; V (NaOH) – середнє арифметичне значення об’єму 
розчину натрій гідроксиду, витрачене на  титрування  залишку HCl, 
см3; K(HCl) та K(NaOH) – поправочні коефіцієнти до 1 М розчинів 
HCl та NaOH; V0 – вихідний об’єм розчину вапнякового добрива, см3; 
Vx − аліквота розчину вапнякового добрива, см3; m – наважка 
вапнякового добрива, г; 0,05 – маса СаСО3 в грамах, що відповідає 
1см3 1 M розчину HCl . 

 
Визначення гідролітичної кислотності ґрунту 

 
Кислотність ґрунту − це властивість, що зумовлена наявністю 

йонів гідрогену в ґрунтовому розчині та обмінних катіонів гідрогену 
й алюмінію в ґрунтовбирному комплексі (ҐВК). Залежно від того, в 
якому стані перебувають у ґрунті йони гідрогену, розрізняють 
актуальну (активну) і потенціальну (приховану) кислотність. Активна 
кислотність − це кислотність ґрунтового розчину. У ґрунтовому 
розчині йони гідрогену виникають внаслідок наявності 
водорозчинних органічних і мінеральних кислот та кислих солей. 
Кислоти утворюються при розкладанні органічної речовини ґрунту. 
Частина кислот, що виділяється коренями рослин під час їх росту, 
нейтралізується гідроксидами кальцію та магнію, решта кислот 
залишається у вільному стані й спричинює кисле середовище. Для 
визначення  актуальної кислотності вимірюють рН водного витягу 
ґрунту.  

Потенціальна кислотність зумовлена наявністю ввібраних 
ґрунтовим комплексом іонів гідрогену та алюмінію. Поглинуті йони 
гідрогену не витискуються водою, але можуть бути витіснені дією на 
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ґрунт катіонів розчинених солей. Потенціальну кислотність 
поділяють на обмінну та гідролітичну.  

Обмінну кислотність грунтів зумовлюють катіони гідрогену та 
алюмінію, що витискуються з ҐВК під дією нейтральних солей (NaCl, 
KCl, BaCl2). 

Гідролітична кислотність зумовлена дією на ґрунти розчинів 
солей лужних металів та слабких кислот, які власлідок гідролізу 
утворюють вільні луги. Наприклад, натрій ацетат гідролізує  з 
утворенням слабкої кислоти CH3COOH і сильної основи NaOH. 
Середовище розчину солі підлужується, тому сіль називається 
гідролітично лужною. Під дією таких солей з ҐВК витискується 
значно більше йонів гідрогену, ніж за обробки ґрунту нейтральними 
солями, тому величина гідролітичної кислотності завжди більша 
обмінної кислотності ґрунтів. При взаємодії ґрунтів з гідролітично 
лужними солями фактично встановлюють суму гідролітичної, 
обмінної й актуальної кислотностей.  

Рівень гідролітичної кислотності ґрунту дозволяє визначити 
ступінь насиченості ґрунту основами, обчислити ємність поглинання 
кислих ґрунтів, встановити норми вапнякових добрив при вапнуванні 
кислих ґрунтів.  

Для визначення гідролітичної кислотності пробу ґрунту 
обробляють 1 М розчином натрій ацетату. Катіони натрію замінюють 
іони гідрогену в ґрунтовбирному комплексі та виділяють 
еквівалентну кількість ацетатної кислоти: 

 Н
НГВК  + 2NaCH3COO  Na

NaГВК  + 2CH3COOH. 

Титруючи розчин ацетатної кислоти лугом в присутності 
фенолфталеїну, визначають кількість кислоти і відповідно кількість 
катіонів гідрогену, адсорбованих ҐВК: 

NaOH +CH3COOH  NaCH3COO + H2O. 

Величину гідролітичної кислотності (Нгідр) виражають кількістю 
ммоль (мілімоль) еквівалентів гідроген-іонів на 100 г ґрунту і 
обчислюють за формулою: 

Нгідр = c(NaOH) V(NaOH)K 51,751000, 

де c(NaOH) – молярна концентрація еквівалента розчину титранту, 
моль/дм3; (як правило користуються 0,1 М розчином NaOH); 
V(NaOH) – об’єм титранту, дм3; K − поправочний коефіцієнт до 
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розчину титранту; 5 – коефіцієнт для перерахунку результатів аналізу 
на 100 г ґрунту (наважку ґрунту масою 40 г обробляють 100 см3 
розчину натрій ацетату, для титрування лугом відбирають 50 см3, що 
відповідає 20 г ґрунту, для переходу до 100 г ґрунту результат 
помножають на 5); 1,75 – коефіцієнт перерахунку на повну 
гідролітичну кислотність ґрунту (дійсне значення гідролітичної 
кислотності ґрунту можна дістати багаторазовою обробкою проби 
ґрунту розчином натрій ацетату. Величини гідролітичної кислотності, 
отримані при багаторазовій та одноразовій обробці ґрунту 
відрізняються між собою в 1,5 − 2 рази, тому вводиться середній 
коефіцієнт − 1,75); 1000 – коефіцієнт перерахунку моль еквівалентів 
NaOH в ммоль еквівалентів NaOH. За принципом еквівалентності 
кількість ммоль еквівалентів лугу дорівнює кількості ммоль 
еквівалентів йонів гідрогену, що і представляє собою гідролітичну 
кислотність ґрунту. 
 

Визначення загальної кислотності плодів та овочів 
 

Для оцінки якості плодів та овочів визначають їх загальну 
кислотність. Така кислотність. зумовлена наявністю в продукції 
рослинництва органічних кислот − яблучної, лимонної, оксалатної, 
винної, бурштинової тощо. Надзвичайно поширена в рослинах 
яблучна кислота, що міститься в журавлині, яблуках, кизилі, плодах 
томатів, насінні злакових, бобових, у рослинах тютюну. В малині, 
суниці, смородині вміст лимонної кислоти більше порівняно з 
яблучною. В цитрусових головним чином міститься лимонна кислота, 
в лимонах 9 % маси становить саме ця кислота. Щавлева (оксалатна) 
кислота входить до складу рослин як у вільному стані, так і у вигляді 
кальцієвих солей. Наявність органічних кислот в рослинній клітині є 
наслідком перетворення вуглеводів. Співвідношення між кислотами і 
цукридами (глюкоацидиметричний показник) визначає стан плодів та 
овочів. Величина цього показника коливається в межах 5 (лимон) – 30 
(груша). Він залежить від природи культури, умов її вирощування та 
зберігання. Наприклад, загальна кислотність, визначена на сиру масу, 
становить: для помідорів 0,28 – 0,42 %, аґрусу 0,90 – 2,27 %, лимонів 
5,74 – 8,33 %, вишні 1,46 – 2,16 %. 

Принцип методу визначення загальної кислотності 
плодоовочевої продукції полягає у титруванні водної витяжки рослин 
розчином лугу. Як індикатор використовують фенолфталеїн. В основі 
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титрування лежать хімічні перетворення, що відображаються 
рівняннями.  

R−COOH + NaOH  R−COONa + H2O; 

HOOC−R1−COOH + 2 NaOH   NaCOO−R1−COONa + 2H2O. 

Результати аналізу представляють у вигляді масової частки 
органічної кислоти (Х), яка переважає в аналізованому рослинному 
зразку: 

(X) = 0(NaOH) (NaOH)

x

c KV aV

mV
100 %. 

де c(NaOH) – молярна концентрація еквівалента розчину титранту, 
моль/ дм3, (0,1 М NaOH); K − поправочний коефіцієнт до 0,1 М 

розчину натрій гідроксиду; V (NaOH) – середнє арифметичне 
значення об’єму розчину натрій гідроксиду, витрачене на одне 
титрування, см3; V0 − вихідний об’єм, в якому розчинено рослинний 
матеріал; Vх − аліквота розчину рослинного матеріалу; m − маса 
аналізованого зразка; а − коефіцієнт для перерахунку на конкретну 
органічну кислоту − яблучну, винну, лимонну тощо. 

Коефіцієнт а розраховують, виходячи з того, що луг і органічна 
кислота взаємодіють між собою в еквівалентних кількостях. Оскільки 
fекв(NaOH) = 1, то в 1 см3 0,1 М розчину NaOH міститься 10−4 моль 
еквівалентів NaOH, які реагують з такою ж кількістю еквівалентів 
органічної кислоти. Залежно від природи кислоти, її маса, що 
відповідає 1 см3 0,1 М розчину NaOH, буде різною. Так, двоосновна 
яблучна кислота (C4H6O5) реагує з натрій гідроксидом за рівнянням: 

2NaOH + HOOC−CH(OH)−CH2−COOH  

NaOOC−CH(OH)−CH2−COONa + 2H2O. 

Фактор еквівалентності яблучної кислоти fекв(C4H6O5) = 1/2, 
тому М(1/2 C4H6O5) = 134,087 : 2 = 67,043 г/моль. Маса 10-4 моль 
еквівалентів яблучної кислоти дорівнює 0,0067 г і коефіцієнт a  
відповідає 0,0067. 

Для лимонної кислоти  HOOC−СН2−C(СООH)(OH)−CH2−COOH 
фактор еквівалентності дорівнює 1/3, М(1/3 C6H8O7) = 192,717 : 3 = 
64,239 г/моль, a = 64,239·10−4 = 0,0064. Значення коефіцієнтів а для 
винної та оксалатної кислот відповідно складають 0,0075 та 0,0045. 
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Визначення карбонатної твердості води 
 

Твердість води зумовлюють розчинні солі кальцію та магнію. 
Залежно від аніонів цих солей розрізняють карбонатну та постійну 
твердість води. Карбонатна твердість води, що зумовлена наявністю 
гідрогенкарбонатів кальцію та магнію, практично повністю 
усувається при кип’ятінні, тому її називають тимчасовою твердістю: 

Са(НСО3)2 
0t

СаСО3 + СО2 + Н2О. 

Причиною постійної твердості води є сульфати і хлориди 
кальцію та магнію. Усувають таку твердість хімічними методами. 
Суму карбонатної і постійної твердості називають загальною 
твердістю води. Твердість води вимірюють кількістю ммоль 
еквівалентів іонів Са2+ та Мg2+, що містяться в 1 дм3 води. 1 мілімоль 
еквівалентів Са2+ дорівнює 20 мг, Мg2+ - 12 мг. За кількістю мілімоль 
еквівалентів йонів кальцію (2+) та магнію (2+) в 1 дм3 води виділяють 
м’яку (<4), тверду (>8) та воду середньої твердості (4-8). В твердій 
воді значно прискорюються корозійні процеси, мило втрачає свою 
миючу здатність. У практиці сільського господарства твердість 
природної води визначають з метою встановлення її придатності в 
тваринництві та рослинництві.  

Загальну твердість води визначають за комплексонометрією, 
карбонатну твердість – за ацидиметрією.  

Кількісне визначення карбонатної твердості води ґрунтується на 
її титруванні розчином хлоридної кислоти в присутності 
метилоранжу: 

Са(НСО3)2 + 2HCl  СаCl2 + 2СО2 + 2Н2О; 

Мg(НСО3)2 + 2HCl  МgCl2 + 2СО2 + 2Н2О. 

Результати аналізу обчислюють за формулою: 

Т 
2

(HCl) (HCl) 1000

(H O)

c V

V


 ,  

де Т – твердість води, ммоль екв/дм3; с(HCl) – молярна концентрація 

еквівалента хлоридної кислоти в розчині, моль/ дм3; V (HCl) – 
середнє арифметичне значення об’єму хлоридної кислоти, що 
витратили на титрування, см3; V(H2O) – об’єм води взятий, для 
аналізу, см3; 1000 – коефіцієнт перерахунку моль в ммоль. 
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Визначення вмісту Нітрогену в його сполуках 
 
Значимість Нітрогену для забезпечення продуктивності 

сільського господарства і потенційна небезпека його сполук для 
навколишнього середовища зумовили розробку низки методів 
аналітичного визначення цього біогенного елемента. Нітроген 
входить до складу білкових речовин та інших життєво важливих для 
рослин органічних сполук: хлорофілу, алкалоїдів, ліпідів, ферментів, 
нуклеопротеїдів. Об’єктами кількісного визначення Нітрогену в 
сільському господарстві є ґрунти, рослини, добрива, а також 
продукція рослинництва і тваринництва при оцінці її якості. 
Найбільш широкого використання в титриметричному аналізі дістали 
такі методи визначення Нітрогену: зворотного титрування, 
формальдегідний, К’єльдаля.  

Метод зворотного титрування. В основі такого визначення 
лежить реакція взаємодії аналізованого розчину солі амонію з точно 
відомим надлишком стандартизованого розчину натрій гідроксиду 

NH4Cl + NaOH  NH3 + H2O.  

Амоніак видаляють кип’ятінням розчину. Після припинення 
виділення амоніаку (проба на повноту вилучення NH3) надлишок 
лугу відтитровують розчином хлоридної кислоти точно відомої 
концентрації в присутності метилоранжу: 

NaOH(надлишок) + HCl  NaCl + H2О. 

Масову частку амоніаку та Нітрогену обчислюють за 
формулами: 

(NH3)= 
3

3[ (NaOH) (NaOH) (HCl) (HCl)] (NH ) 10
100%;

c V c V M

m

 
  

(N)=
3[ (NaOH) (NaOH) (HCl) (HCl)] (N) 10

100%,
c V c V M

m

 
  

де с(NaOH)  молярна концентрація еквівалента NaOH у розчині; 
V(NaOH)  вихідний об’єм розчину NaOH, витрачений на взаємодію з 
сіллю амоніаку; с(HCl)  молярна концентрація еквівалента 

хлоридної кислоти у розчині; V (HCl) – середнє арифметичне 
значення об’єму хлоридної кислоти, витрачене на титрування 
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надлишку натрій гідроксиду; М(NН3) – молярна маса еквівалента 

амоніаку; М(N) – молярна маса еквівалента Нітрогену; 310  – 
коефіцієнт перерахунку см3 в дм3. 

Метод заміщення (формальдегідний метод) ґрунтується на 
взаємодії амоніачного Нітрогену солі амонію з формальдегідом 
CH2O. Внаслідок реакції утворюється органічна сполука 
гексаметилентетрамін і неорганічна кислота у вільному стані. 
Кількість кислоти еквівалентна кількості амоніачного Нітрогену в 
масі солі 

4NH4NO3 + 6CH2O (CH2)6N4 + 4HNO3 +6H2O. 

Виділену кислоту титрують стандартизованим розчином лугу і 
на основі отриманих експериментальних даних визначають вміст 
амоніачного Нітрогену в аналізованій пробі: 

4HNO3 + 4NaOH  4NaNO3 + 4H2O  

Для визначення вмісту Нітрогену в сполуках формальдегідним 
методом виконують декілька операцій: приготування розчину солі 
амонію; приготування водного розчину формальдегіду; проведення 
хімічної реакції між двома приготовленими розчинами; титрування 
аналізованого розчину стандартизованим розчином лугу в 
присутності фенолфталеїну. 

Масову частку Нітрогену в солі розраховують за формулою: 

(N) 
3

0
(NaOH) (NaOH) (N) 10

100%,
x

c V V M

V m


   

де с(NaOH) − молярна концентрація еквівалента NaOH у розчині; 

V (NaOH) – середнє арифметичне значення об’єму розчину NaOH, 
витрачене на одне титрування; V0 − вихідний об’єм розчину солі 
амонію; Vх − аліквота аналізованого розчину; M(N) − молярна маса 

еквівалента Нітрогену; 310  − коефіцієнт перерахунку см3 в дм3.  
Метод К’єльдаля. За цим методом визначають вміст загального 

та легкогідролізованого Нітрогену в ґрунтах, загальний вміст 
Нітрогену в рослинному матеріалі, вміст білкового Нітрогену в 
рослинах при оцінці якості продукції рослинництва, масової частки 
сирого протеїну в кормах, вміст Нітрогену в мінеральних та 
органічних добривах. 
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Принцип методу полягає у мінералізації органічних сполук 
Нітрогену гарячою концентрованою сульфатною кислотою при 
кип’ятінні до виділення амоніаку. Наприклад,  

NH2CH2COOH + 3H2SO4  3SO2 +  4H2O + 2CO2 + NH3. 

Утворений амоніак взаємодіє з концентрованою сульфатною 
кислотою  

2NH3 + H2SO4  (NH4)2SO4. 

Внаслідок розкладання продуктів озолення лугом виділяється амоніак  

(NH4)2SO4 + 2NaOH  Na2SO4 +  2H2O + 2NH3, 

який дистилюють у титрований розчин кислоти за допомогою апарата 
для відгонки амоніаку. Зібраний амоніак взаємодіє з титрованим 
розчином кислоти, надлишок кислоти, що не вступив у реакцію з 
амоніаком, відтитровують стандартизованим розчином лугу в 
присутності метилового оранжевого або метилового червоного. За 
результатами аналізу визначають вміст Нітрогену в пробі.  

Масову частку Нітрогену в досліджуваному матеріалі 
обчислюють за формулою:  

(N)=
 2 4 2 4(H SO ) (H SO ) (NaOH) (NaOH) 0, 0014

100%,
c V c V

m

 
  

де c(H2SO4) −  молярна концентрація еквівалента H2SO4  у розчині; 
V(H2SO4) – об’єм 0,1 М (1/2 H2SO4) розчину сульфатної кислоти, 
взятий для поглинання амоніаку; c(NaOH) − молярна концентрація 

еквівалента NaOH у розчині; V (NaOH) − середній об’єм розчину 
натрій гідроксиду, витрачений на титрування надлишку кислоти; m – 
маса наважки досліджуваного матеріалу; 0,0014 − маса Нітрогену в 
грамах, що відповідає 1 см3 0,1 М (1/2 H2SO4) розчину H2SO4; 100 – 
коефіцієнт перерахунку результатів аналізу у відсотки. 

Визначаючи вміст білка (Б) в рослинному матеріалі методом 
К’єльдаля, користуються формулою: 

(Б) = (N)K, 

де K – коефіцієнт перерахунку Нітрогену на білок. Цей коефіцієнт 
визначають, виходячи із вмісту Нітрогену в білку насіння відповідної 
культури або вегетативної маси. Вважають, що вміст білка приблизно 
в 6 разів перевищує вміст Нітрогену в рослинному матеріалі. 
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Контрольні питання та задачі 
 

1. Яке рівняння лежить в основі кислотно-основного титрування?  
2. Як приготувати титровані розчини в протоліметрії? 
3. Зазначити найважливіші кислотно-основні індикатори. 
4. Пояснити механізм дії рН-індикаторів з точки зору йонно-

хромофорної теорії.  
5. Що називають стрибком титрування?  
6. Що називають показником титрування індикатора? 
7. Що представляють собою криві титрування?  
8. Навести приклади використання кислотно-основного 

титрування в практиці сільського господарства.  
9. До солі амоній сульфату додали 25 см3 0,1007 М розчину 

NaOH, суміш нагріли до повного вилучення амоніаку. Надлишок лугу 
відтитрували 18,30 см3 0,9848 М розчином хлоридної кислоти. 
Обчислити масу солі амоній сульфату. Відповідь: 0,4966 г. 

10. Визначити тимчасову твердість води, якщо на титрування з 
метиловим оранжевим 200 см3 досіджуваної води витратили 10,00 см3 
розчину HCl (ТHCl = 0,001760 г/см3) Відповідь: 2,4 м-екв /дм3.  

11. Для визначення  вмісту вільних жирних кислот в олії наважку 
олії масою 1,2537 г розчинили в спиртово-етерній суміші й 
відтитрували 5,74 см3 0,1048 М розчином KOH в присутності 
фенолфталеїну. Середня  молярна маса еквівалента кислот олії 
складає 296 г/моль. Визначити масову частку вільних жирних кислот 
в олії. Відповідь: 14,2 %. 

12. Визначити молярну концентрацію еквівалента H2SO4 у розчині, 
якщо на титрування 0,2507 г х.ч. динатрій карбонату в присутності 
фенолфталеїну витратили 19,53 см3 розчину цієї кислоти. Відповідь: 
0,1211 моль/дм3.  

13. Визначити молярну концентрацію еквівалента KOH у розчині, 
якщо на титрування 15,00 см3 цього розчину витратили 18,70 см3 
розчину хлоридної кислоти (ТHCl = 0,002864 г/см3) Відповідь: 0,0978 
моль/дм3.  

14. Для визначення вмісту білка у пшениці знайдений відсотковий 
вміст Нітрогену зазвичай множать на 5,70. Пшеницю масою 0,9230 г 
проаналізували за методом К’єльдаля. Утворений амоніак відігнали в 
50см3 0,0498М розчину HCl, на титрування надлишку кислоти 
витратили 6,97 см3 0,0509М розчину NaOH. Обчислити вміст білка в 
пшениці. Відповідь: 18,5%. 
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РОЗДІЛ 12 
ОСАДЖУВАЛЬНЕ 
ТИТРУВАННЯ 

 
 

12.1. Загальна характеристика 
осаджувального титрування 

 
В основі методів осадження лежать реакції утворення 

малорозчинних речовин. Аналізована речовина за допомогою 
титранту кількісно переводиться в осад. Незважаючи на досить 
широке коло реакцій осадження, для титрування вибирають тільки ті 
реакції, що задовольняють певним вимогам. Реакція має відбуватися 
стехіометрично, швидко, кількісно, без утворення пересичених 
розчинів. Осад, що випадає при взаємодії аналізованої речовини з 
титрантом, повинен мати щонайменшу розчинність у воді (добуток 

розчинності утвореної речовини 0
SK   10−10), бути вільним від 

співосаджених (адсорбованих) іонів і мати можливість чіткої фіксації 
точки еквівалентності. З метою усунення адсорбції в осаджувальному 
титруванні робочий розчин поблизу точки еквівалентності додають 
повільно, після кожної краплі доданого реактиву аналізовану суміш 
інтенсивно перемішують. 

Залежно від робочих розчинів, що використовують при 
титруванні, виділяють такі методи осадження: аргентометрію 
(робочий розчин − аргентум нітрат AgNO3); роданометрію (робочим 
розчином є калій (амоній) тіоціанат KSCN, NH4SCN); меркурометрію 
і меркуриметрію (робочі розчини − меркурій (І) нітрат Hg2(NO3)2 та 
меркурій (ІІ) нітрат Hg(NO3)2  відповідно). Внаслідок отруйності 
сполук меркурію ці методи мають обмежене значення в аналізі. 

Як індикатори в осаджувальному титруванні використовують 
дикалій хромат, залізо-амонійні галуни та органічні барвники. 

Для розуміння процесу титрування при осадженні, правильного 
встановлення точки еквівалентності та вибору відповідного 
індикатора користуються кривими титрування. Криві осаджувального 
титрування будують у координатах −lg[Hal] − V титранту  або 
ступінь відтитрованості. Для визначення концентрації йонів 
малорозчинної речовини користуються величиною добутку 
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розчинності, для простоти розрахунків нехтують зміненням об’ємів 
реагентів при титруванні. 

Як і у випадку кривих кислотно-основного титрування, 
розрахунки виконують при таких моментах титрування: до точки 
еквівалентності, в точці еквівалентності, за точкою еквівалентності.  

Покажемо розрахунок кривої титрування на прикладі взаємодії 
100 см3 0,1 М розчину натрій броміду з 0,1 М розчином AgNO3. 

До введення розчину AgNO3 концентрація бромід-іонів в 
аналізованому розчині збігається з його вихідною концентрацією − 
10−1 моль/дм3: 

рBr = lgс0 =  lg101 = 1. 

При додаванні в аналізований розчин 50 см3 0,1 М розчину 
AgNO3 

рBr = lg 5102 = 1,3. 

Аналогічним способом розраховують значення від’ємного 
логарифма концентрації бромід-аніона при додаванні 90 см3, 99 см3, 
99,9 см3 розчину AgNO3. У точці еквівалентності, коли до 100 см3 0,1 

М розчину NaBr додали 100 см3 0,1 М розчину AgNO3, [Ag+] = [Br ]. 
Чисельне значення цієї концентрації визначають, виходячи з добутку 

розчинності малорозчинної речовини аргентум броміду 0
SK (AgBr) = 

5,31013. 

13[Br ] [Ag ] 5,3 10     = 7,28·10−7 моль/дм3. 

рBr  =  lg 7,28107 = 6,14. 

За точкою еквівалентності, наприклад, при додаванні до аналізованої 
суміші 100,1 см3 0,1 М розчину AgNO3, тобто в момент, коли розчин 

перетитровано на 0,1 %, надлишок катіонів Agдорівнює  104 

моль/дм3. Відповідно концентрація бромід- іонів становить [Br ]  = 
5,3 1013/104 = 5,3 109 , 

рBr =  lg5,3 109 = 8,28. 

Таким же чином розраховують  pBr  при введенні 101 см3 та 

110 см3 титрованого розчину AgNO3; pBr  у першому випадку 
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дорівнює 9,28, у другому  10,28. Результати розрахунків титрування 
наведено в таблиці 13 . 

Таблиця 13 
Значення 

pBr  при титруванні 100 см3 0,1 М розчину NaBr 0,1М розчином 
AgNO3 

V(AgNO3), см
3 [Br ] , 

моль/ дм3 
 pBr   

Склад 
розчину 

0 101 1 NaBr, H2O 
50 5 102 1,3 NaBr, H2O 
90 102 2 NaBr, H2O 
99 103 3 NaBr, H2O 

99,9 104 4 NaBr, H2O 
100 7,28 107 6,14 AgBr, H2O 

100,1 5,3 109 8,28 AgBr, H2O 
101 5,3 1010 9,28 AgBr, H2O 
110 5,3 1011 10,28 AgBr, H2O 

 
На основі отриманих даних будують криву титрування ( рис.3). 
 
 

12.2. Методи аргентометрії 
 

Аргентометричне титрування ґрунтується на реакції взаємодії 
галогенід-іонів з розчином AgNO3: 

 Ag  + Hal−  AgHal.  

Цим методом визначають галогенід-іони у нейтральному та 
слабко лужному середовищах. Найбільш широкого використання в 
аргентометрії дістали методи Мора, Фольгарда та Фаянса. 

Метод Мора. Робочим розчином в методі Мора є розчин 
AgNO3. При взаємодії аналізованої речовини з робочим розчином 
утворюються нерозчинні осади галогенідів аргентум хлориду та 
аргентум броміду: 

Ag+ Cl AgCl ; Ag  + Br AgBr . 
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Як індикатор використовують дикалій хромат K2CrO4,  що 

утворює з катіонами Ag+ осад червоно-цегляного кольору: 

2Ag  + 2
4CrO  Ag2CrO4 . 

Розчинність речовини Ag2CrO4  (S(Ag2CrO4)) = 03 / 4SK  = 

6,5·10−5 M) більша порівняно з розчинністю речовин AgCl та AgBr 
(S(AgCl) = 1,3·10−5 М; S(AgBr) = 7,2·10−7 М), тому Ag2CrO4 не 
утворюється до тих пір, поки не будуть повністю осаджені хлорид- та 
бромід-iони.  

Метод Мора використовують для визначення йонів галогенів за 
певних умов. У кислих розчинах аргентум хромат розчиняється:  

2Ag2CrO4 + 2H+  4Ag+ + 2
2 7Cr O + H2O. 

У лужних розчинах (рН > 10) солі аргентуму перетворюються на 
оксид: 

2Ag+ + 2OH−  2AgOH; 2AgOH  Ag2O + H2O, 

Риc.3. Крива осаджувального титрування 0,1 М розчину NaBr 0,1 М 
розчином AgNO3 
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тому досліди проводять тільки в нейтральних або слабколужних 
середовищах (рН 7 − 10). 

В амоніачному середовищі при рН > 7,2 концентрація катіонів 

Ag  зменшується внаслідок утворення комплексних сполук. 
Крім того, в розчині не повинні бути сполуки барію, 

бісмуту(III), плюмбуму(II), що утворюють кольорові осади з хромат-

іонами та аніони 3 2 3
4 2 4 4PO ,C O , AsO   , що осаджують катіони Ag+. 

Метод непридатний для визначення йодид-аніонів. Утворений 
осад AgI значною мірою адсорбується на індикаторі Ag2CrO4 і 
заважає встановленню точки еквівалентності. 

Метод Фаянса ґрунтується на титруванні галогенід- та 
тіоціанат-іонів робочим розчином AgNO3 в присутності адсорбційних 
індикаторів. Дія таких індикаторів зумовлена їх адсорбцією на 
поверхні осаду, утвореного під час титрування. Внаслідок адсорбції 
індикаторів змінюється забарвлення осаду, що вказує на кінцеву 
точку титрування. Взагалі явище адсорбції є небажаним в аналітичній 
хімії, але в даному випадку адсорбція сприяє фіксації точки 
еквівалентності. З хімічної точки зору адсорбційні індикатори 
представляють собою слабкі органічні кислоти, що здатні 
дисоціювати за схемою H2An  2H+ + An2−. Саме при адсорбції 
органічного аніона An2− може змінюватися забарвлення осаду при 
титруванні. Галогеніди аргентуму (І) схильні до утворення колоїдних 
розчинів, виявляють характерні для них електричні властивості – 
виникнення подвійного електричного шару і пов’язані з цим явища 
адсорбції. Так, речовини AgI, AgCl, AgBr здатні адсорбувати йони з 
оточуючого середовища і передусім адсорбують ті йони, з яких 
побудовано осад. Наприклад, осад AgBr, що утворюється при 
взаємодії Br− та Ag+, до точки еквівалентності адсорбує бромід-
аніони, оскільки вони перебувають у надлишку. При цьому осад 
набуває негативного заряду.  

Після досягнення точки еквівалентності, коли в надлишку 
перебувають катіони Ag+, осад набуває позитивного заряду за 
рахунок їх адсорбції. При титруванні в присутності адсорбційних 
індикаторів до точки еквівалентності (осад має негативний заряд) 
аніони індикатора відштовхуються й осад залишається 
незабарвленим. У точці еквівалентності утворений в результаті 
титрування осад змінює негативний заряд на позитивний внаслідок 
адсорбції катіонів Ag+. Вони притягують аніони індикатора, які різко 
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змінюють його забарвлення. Як адсорбційні індикатори Фаянсом 
запропоновано еозин, флуоресцеїн та дихлорфлуоросцеїн. Індикатори 
використовують у вигляді спиртових розчинів або водних розчинів їх 
натрієвих солей. По завершенні реакції поверхня осаду в присутності 
флуоресцеїну забарвлюється в рожевий колір, дихлорфлуоросцеїну − 
в темно-червоний, еозину − в червоно-фіолетовий. 

Індикатори використовують залежно від рН розчину. При рН = 7 
− 10 індикатором флуоресцеїном визначають Br−, I−, SCN−, Cl−-
аніони, при рН = 2 користуються еозином для визначення іонів: Br−, 
I−, SCN−. Аніони Cl− в присутності еозину не визначають, тому що 
забарвлення осаду AgCl  відбувається до досягнення точки 
еквівалентності. Для збільшення максимальної поверхні (адбсорція 
відбувається на поверхні осаду) титрування ведуть при сильному 
перемішуванні, особливо поблизу точки еквівалентності. Для 
запобігання коагуляції осаду в аналізований розчин додають захисні 
колоїди – декстрин, крохмаль. 

Метод Фольгарда. Визначення хлоридів, бромідів, йодидів за 
методом Фольгарда виконують на основі зворотного титрування. До 
аналізованого розчину додають точно відомий надлишковий об’єм 
титрованого розчину AgNO3: 

Ag+(надлишок) + І−  AgI + Ag+. 

Після осадження галогенід-iонів надлишок AgNO3, що не вступив в 
реакцію, відтитровують розчином амоній або калій роданіду в 
присутності індикатора NH4 [Fe(SO4)2]·12H2O  

Ag+(залишок) + SCN −  AgSCN. 

Після повного осадження катіонів Ag+  надлишкова крапля 
розчину тіоціанат-аніонів забарвлює аналізований розчин у криваво-
червоний колір внаслідок утворення водорозчинних комплексних 
сполук:   

SCN −(надлишок) + Fe3+  [Fe(SCN)]2+. 

Метод Фольгарда на відміну від методу Мора дозволяє 
проводити визначення в кислому середовищі. Кисла реакція розчину 
пригнічує гідроліз солей феруму (III) і послаблює жовте забарвлення 
залізо-амоніачних галунів, зумовлене гідролізом солі. Крім того, 
кількісне визначення методом Фольгарда можна проводити в 
присутності сполук барію (II), плюмбуму (II) та бісмуту (III). 
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12.3. Приклади аналітичних визначень за методами 
осаджувального титрування 

 
Визначення вмісту хлорид-іонів за методом Мора 

 
У практиці сільського господарства хлорид-іони визначають для 

встановлення ступеня засоленості грунтів, придатності природної 
води для зрошення, при аналізі мінеральних добрив, хлорвмісних 
гербіцидів. Крім того, метод Мора використовують для визначення 
хлоридів в питній воді, вмісту кухонної солі в продуктах харчування 
– ковбасі, рибі, вершковому маслі.  

 В методі Мора робочим розчином є AgNO3, досліджуваним – 
NaCl. Фактор еквівалентності речовини натрій хлорид fекв (NaCl) = 1, 
молярна маса еквівалента NaCl збігається з його молярною масою. 
Вміст хлоридів визначають методом окремих наважок або методом 
піпетування. Розглянемо визначення вмісту NaCl методом окремих 
наважок. 

Спочатку розраховують необхідну для аналізу наважку 
технічного натрій хлориду. Наприклад, якщо на титрування в 
середньому буде витрачено 5 см3 0,1 М розчину титранту AgNO3, 
маса солі складатиме 

m(NaCl) = 
58, 443 0,1 5

1000

 
 = 0,02922 г.  

На аналітичних терезах у бюксах зважують декілька близьких за 
масою (0,03 г) наважок NaCl. Кожну наважку переносять в окрему 
колбу для титрування, додають 10 − 12 см3 води і 1-2 краплі 
індикатора дикалій хромату K2CrO4. Аналізований розчин поступово 
титрують до зміни забарвлення від лимонно-жовтого до червоно-
цегляного, що не зникає протягом однієї хвилини. Масову частку 
NaCl в наважці обчислюють за формулою: 

 (NaCl)
-3

3 3(AgNO ) (AgNO ) (NaCl) 10
 

c V M

m
100 %, 

де c(AgNO3) − молярна концентрація еквівалента AgNO3 у розчині, 
моль/дм3; V(AgNO3) − об’єм розчину AgNO3, витрачений на 
титрування, см3; M(NaCl) − молярна маса еквівалента NaCl, г/моль; m 
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– маса наважки технічного натрій хлориду, г; 310  – коефіцієнт 
перерахунку см3 у дм3. 

Середній вміст речовини NaCl в технічному натрій хлориді 
визначають як середнє арифметичне з розрахованих даних 

ω( NaCl) = 
n
1 (ω1 +…+ωn ) · 100 %, 

де n – кількість титрувань. 
Якщо аналізується розчин, то визначають вміст хлорид-іонів у 

розчині, в окремих випадках результати аналізу перераховують на 
масу NaCl. Аналізуючи ґрунти на ступінь засоленості, хлорид-іони 
визначають у водній витяжці ґрунту й результати аналізу показують 

кількістю ммоль еквівалентів  Cl на 100 г ґрунту. Вміст хлорид-
іонів розраховують за формулою: 

n(Сl−) = 3 3(AgNO ) (AgNO )


c V

m
100, 

де с(AgNO3) – молярна концентрація еквівалента AgNO3 в розчині 
(ммоль еквівалентів/см3); V(AgNO3) – об’єм розчину AgNO3, 
витрачений на титрування, см3; m – маса ґрунту у витяжці, г; 100 – 
коефіцієнт для перерахунку на 100 г ґрунту. 
 

Визначення масової частки натрій броміду в препараті 
 

В основу роданометричного визначення бромідів покладено 
принцип зворотного титрування. Бромід-аніони осаджують точно 
відомим надлишком розчину AgNO3: 

NaBr + AgNO3(надлишок)  AgBr↓+ NaBr. 

Фактор еквівалентності fекв(NaBr) = 1, молярна маса еквівалента 
NaBr збігається з його молярною масою і становить 102,894 г/моль. 
Залишок розчину AgNO3, що не вступив у реакцію з розчином NaBr, 
відтитровують розчином KSCN точно відомої концентрації: 

AgNO3(залишок) + KSCN  AgSCN + КNO3. 

Як індикатор використовують залізо-амонійні галуни, що 
змінюють забарвлення аналізованого розчину на криваво-червоне під 
дією надлишкової краплі розчину KSCN. 

Стандартизацію розчину калій роданіду проводять за аргентум 
нітратом. 
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Для приготування розчину NaBr розраховують наважку солі, 
виходячи з 250 см3 0,1 М розчину: 

m(NaBr) = 102,894·0,1·0,250 = 2,5723 г. 

Масову частку NaBr у технічному препараті розраховують за 
формулою:  

(NaBr)=
3

3 3 0[ (AgNO ) (AgNO ) (KSCN) (KSCN)]M(NaBr)V 10
100%,

 


x

с V c V

mV
  

де с(AgNO3) − молярна концентрація еквівалента AgNO3 у розчині; 
V(AgNO3) − об’єм розчину AgNO3, витрачений на взаємодію з NaBr; 
с(KSCN) − молярна концентрація еквівалента KSCN у розчині; 

V (KSCN ) − середнє значення об’єму розчину KSCN , витрачене на 
титрування однієї аліквоти розчину NaBr; М(NaBr) молярна маса 
еквівалента речовини NaBr; V0 та Vх − обۥєми вихідного розчину NaBr 

та його аліквоти; 310  − коефіцієнт для перерахунку см3 у дм3; m − 
маса наважки препарату. 

Лужні аналізовані розчини перед титруванням нейтралізують 
нітратною кислотою з метою запобігання утворення осаду ферум (ІІІ) 
гідроксиду катіонами Fe3+, що входять до складу індикатора залізо-
амоніачні галуни NH4 [Fe(SO4)2]·12H2O . 

За методом Фольгарда можна визначити вміст йодидів та 
хлоридів. Слід пам’ятати, що йони тривалентного феруму окиснюють 
йодиди до вільного йоду, тому індикатор додають після осадження 
всіх йодид-аніонів. 

Визначення хлорид-іонів за методом Фольгарда має свої 
особливості: добуток розчинності речовини AgCl ( 0

SK =10−10 ) більше 

добутку розчинності речовини AgSCN ( 0
SK =1,1·10−12), тому при 

утворенні AgCl в присутності індикатора можлива реакція:  

[Fe(SCN)]2+ + AgCl  Fe3++ Cl− + AgSCN. 

Фактично забарвлення аналізованого розчину в точці еквівалентності 
під дією індикатора зникає, що є причиною неточних результатів 
титрування. Тому до аналізованого розчину додають органічні 
речовини CCl4, CHCl3, C6H5NO2, що адсорбуються на поверхні осаду 
AgCl і значно уповільнюють реакцію між роданідними комплексами 
та аргентум хлоридом. 
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Контрольні  питання та задачі 
 

1. Які вимоги пред’являють до реакцій осадження в титриметрїї? 
2. У чому полягає сутність методу Мора? Зазначити умови його 

виконання. 
3. Як приготувати робочий розчин у методі Мора?  
4. Який індикатор використовують у методі Мора і на чому 

заснована його дія?   
5. На чому ґрунтується метод Фольгарда?  
6. Пояснити дію індикаторів у методі Фольгарда.  
7. Як визначити хлориди за методом Фольгарда?  
8. Наважку технічного BaCl2 масою 1,7378 г розчинили у мірній 

колбі місткістю 250 см3. На титрування 25 см3 приготовленого 
розчину витратили 30,05 см3  0,0473 М розчину AgNO3. Обчислити 
масову частку барій хлориду в технічному зразку. Відповідь: 85,16 %.  

9. Обчислити масу наважки KCl для приготування 250 см3 розчину 
за умови, що на титрування 20 см3  цього розчину буде витрачено 
13,75 см3 0,1008 М розчину AgNO3  Відповідь: 1,2916 г. 

10. Для аналізу видана наважка речовини, що містить броміди. 
Наважку масою 0,4005г розчинили у дистильованій воді і додали 
25,08 см3 0,1120 М розчину AgNO3. На титрування надлишку AgNO3 

витратили 3,73 см3 0,1208 М розчину NН4SCN.Обчислити масову 
частку Брому в наважці речовини. Відповідь:47,05%. 
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РОЗДІЛ 13 
ОКИСНО-ВІДНОВНЕ 

ТИТРУВАННЯ 
 
 

13.1. Загальна характеристика 
окисно-відновного титрування 

 
Кількісне визначення аналізованої речовини в окисно-

відновному титруванні ґрунтується на реакціях окиснення-
відновлення (редокс-реакції). Вони представляють собою єдність 
двох процесів – окиснення та відновлення, в яких відбувається обмін 
електронами між реагентами. Так, для реакції Br2 + 2ē  2Br−, в якій 
молекула брому приєднує два електрони, необхідна реакція 
окиснення, що надає два електрони, наприклад I2 − 2ē  2I−, або 
сумарно Br2 + 2I−  2Br− + I2. Важливими поняттями в теорії окисно-
відновних реакцій є окиснення, відновлення, окисник та відновник. 

Окиснення – процес віддачі електронів, ступінь окиснення 
елемента при цьому збільшується. У наведених нижче прикладах 
відбувається процес окиснення елементів N3+ − 2ē  N5+, Fe0 − 2ē  
Fe2+. 

Відновлення – процес приєднання електронів, ступінь окиснення 
елемента при цьому зменшується. Наприклад, S0 + 2ē  S2−; Al3+ + 3ē 
 Al0. 

Окисник – речовина, що приймає електрони, і при цьому 
відновлюється. У наведених прикладах окисниками є S0, Al3+. 

Відновник – речовина, що віддає електрони, і при цьому 
окиснюється. У розглянутих процесах відновниками є Fe0, N3+. 

У окисно-відновній реакції кожному реагенту (окиснику та 
відновнику) відповідає свій продукт реакції. Реагент та продукт 
реакції утворюють окисно-відновну пару. В будь-якій окисно-
відновній парі розрізняють окисну форму (Ox), утворену елементом у 
більш високому ступені окиснення (I2, Br2) і відновну форму (Red), 
утворену елементом в більш низькому ступені окиснення (2I−, Br−). 
Кожна з форм може бути і реагентом, і продуктом реакції залежно від 
умов перебігу процесу окиснення - відновлення: 

bOx + nē  aRed. 
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Здатність речовини віддавати або приймати електрони 
характеризується окисно-відновним потенціалом, що визначається за 
рівнянням Нернста  

 (Ox/Red)  = 0 (Ox/Red) 
0, 059 [ ]

lg
[ ]

b

a

Ox

n Red
  

і докладно розглядається в курсі загальної хімії. 
В окисно-відновному титруванні (редоксметрії) аналізована 

речовина може виступати відновником, у такому випадку титрант є 
окисником. Якщо аналізована речовина – окисник, то титрант відіграє 
роль відновника. Залежно від робочого розчину виділяють декілька 
методів окисно-відновного титрування (таблиця 14)  

Таблиця 14 
Характеристики окремих методів редоксметрії 

 

Метод 
Робочий 
розчин 

Рівняння хімічної 
реакції 

Молярна маса 
еквівалента 
титранту 

KMnО4, 
(pH < 7) 

4MnO+ 8H+ + 5ē  
Mn2+ + 4H2O 

M(1/5 KMnO4) 
Перманга- 
натометрія KMnO4, 

(pH  > 7) 4MnO+ 1ē  2
4MnO  M(KMnO4) 

Дихромато- 
метрія 

K2Cr2O7, 
(pH < 7) 

2
2 7Cr O + 14H+ + 6ē  

2Cr3+ +7H2O 
M(1/6 K2Cr2O7)

I2 I2 + 2ē 2I− M(1/2 I2) 

Йодометрія 
Na2S2O3 2 2

2 3S O −2ē  2
4 6S O   M(Na2S2O3) 

Бромато- 
метрія 

KBrО3, 
(pH < 7) 

3BrO+ 6H+ + 6ē Br 

+ 3H2O 
M(1/6KBrO3) 

Церіметрія Ce(SO4)2 Ce4+ + ē  Ce3+ M(Ce(SO4)2) 
 
Під час титрування вихідні реагенти витрачаються і 

утворюються нові речовини. При цьому змінюється співвідношення 
концентрацій окисної й відновної форм аналізованої речовини і 
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титранту, тобто змінюється  окисно-відновний потенціал кожної 
пари. 

Процеси окисно-відновного титрування представляють у вигляді 
кривих титрування, які будують у координатах величина окисно-
відновного потенціалу − ступінь відтитрованості (об’єм доданого 
титранту). Після кожного додавання титрованого розчину 
встановлюється рівновага, і кількості всіх учасників процесу − 
аналізованої речовини, титранту, їх окисних або відновних форм 
визначаються константою рівноваги реакції. У момент рівноваги 
зрівнюються окисно-відновні потенціали аналізованої речовини і 
титранту. Тому для розрахунку окисно-відновного потенціалу можна 
користуватися як напівреакцією за аналізованою речовиною, так і 
напівреакцією за титрантом. В переважній більшості випадків 
розраховують потенціал до точки еквівалентності на основі 
напівреакції за участю аналізованої речовини, після точки 
еквівалентності − за участю титранту.  

Наприклад, для реакції взаємодії молекулярного йоду з натрій 
тіосульфатом  

I2 + 2Na2S2O3  2NaI + Na2S4O6 

окисно-відновний потенціал до точки еквівалентності (надлишок 
аналізованої речовини I2) визначають за формулою 

 (I2/2I−) = 0(I2/2I−) + 
0,059

2

 lg 2
2

[I ]

[I ]
 

Після точки еквівалентності  (надлишок титранту Na2S2O3) 
окисно-відновний потенціал обчислюють відповідно до рівняння 

 ( 2 2
4 6 2 3S O / 2S O  )  

0( 2 2
4 6 2 3S O / 2S O  ) + 

0,059

2

 
2

4 6
2 2

2 3

[S O ]
lg

[S O ]




 

Для визначення окисно-відновного потенціалу в точці 
еквівалентності користуються формулою  

 
0 0

1 1 2 2

1 2

n n

n n

  



, 
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де n1, n2 − кількість електронів, що беруть участь у хімічній реакції. В 
процесах окиснення-відновлення кількість відданих електронів 
завжди дорівнює кількості прийнятих електронів. У наведеному вище 
прикладі молекула йоду приймає 2 електрони, а молекула Na2S2O3 

віддає один електрон. У формулі для визначення окисно-відновного 
потенціалу в точці еквівалентності сума n1 + n2 дорівнює 3. 
Розрахунки кривих окисно-відновного титрування докладно 
розглядаються в спеціальній літературі. На основі кривих титрування 
розраховують величину стрибка потенціалу як різницю потенціалів, 
що відповідають 0,1 % недотитрованого і 0,1 % перетитрованого 
розчину. 
 

Індикатори в редоксметрії 
 
Для встановлення точки еквівалентності в редоксметрії 

користуються індикаторами, які розділяють на декілька груп: 
1. Специфічні індикатори − це речовини, що специфічно 

реагують з аналізованою речовиною або титрантом. Найбільш 
відомим індикатором цієї групи є крохмаль, що утворює з йодид-
аніонами комплекс темно-синього кольору. Як індикатори також 
обирають тіоціанат-іони, що в кінцевій точці титрування солей 
титану (ІІІ) солями феруму (ІІІ) утворюють комплексні сполуки 
[Fe(SCN)]2+, [Fe(SCN)]+ інтенсивно-червоного кольору. 

2. Необоротні індикатори − метиловий червоний, метиловий 
оранжевий. У точці еквівалентності вони руйнуються під дією 
окисника і змінюють свій колір. Практичне використання необоротні 
індикатори дістали в броматометрії. Титрування KBrO3 здійснюють у 
кислому середовищі, тому індикатори метиловий червоний, 
метиловий оранжевий забарвлюються в червоний колір на початку 
реакції. При взаємодії бромат-аніонів з бромід-аніонами утворюється 

вільний дибром  3BrO  + 5Br + 6H+  3Br2 + 3H2O, що реагує з 

аналізованою речовиною. Після завершення реакції бром вступає в 
реакцію з індикатором, руйнує його і розчин знебарвлюється або 
набуває блідо-жовтого кольору за рахунок виділення вільного брому. 

3. Окисно-відновні індикатори характеризуються рівновагою 
між окисною та відновною формами, що мають різне забарвлення. 

При титруванні до розчину додають невелику кількість 
індикатора. Окисно-відновний потенціал розчину, що титрується, 
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визначається наявністю аналізованої речовини та титранту, залежно 
від цього потенціалу змінюється й стан рівноваги індикатора та, 
відповідно, забарвлення аналізованого розчину. 

З хімічної точки зору редокс-індикатори представляють собою 
органічні сполуки або комплекси органічних лігандів з катіонами 
металів, що здатні змінювати свій ступінь окиснення. Найбільш 
широкого використання серед окисно-відновних індикаторів дістали 
фероїн, дифеніламін, дифеніламін сульфокислота, фенілантранілова 
кислота та ін. Наприклад, індикатор фероїн являє собою 
внутрішньокомплексну сполуку 1,10-фенантроліну з катіонами 
феруму (ІІ). 

При перманганатометричному титруванні точку еквівалентності 
визначають за зміною забарвлення аналізованого розчину без 
введення індикаторів. При титруванні в кислому середовищі 
малиново-фіолетове забарвлення розчину зникає внаслідок утворення 
безбарвних катіонів Mn2+. Після повного завершення реакції, коли 
весь відновник буде відтитрований, одна зайва крапля розчину 
забарвлює аналізований розчин у блідо-рожевий колір, що свідчить 
про досягнення точки еквівалентності. Таке титрування називають 
безіндикаторним. 

Розрахунки результатів окисно-відновного титрування 
ґрунтуються на принципі еквівалентності. Залежно від умов 
титрування окисники та відновники можуть приймати або віддавати 
різну кількість електронів і більшість окисників та відновників не 
мають сталої молярної маси еквівалента, тому її розраховують у 
кожному конкретному випадку. Фактор еквівалентності в 
редоксметрії обчислюють, виходячи з кількості прийнятих або 
відданих електронів n, fекв = 1/n. Молярна маса еквівалента речовини  
окисника або відновника дорівнює молярній масі речовини 
помноженій на фактор еквівалентності. 

Приклад 13.1. Визначити молярну масу еквівалента КМnO4 у 
кислому і лужному середовищах. 
Розвязання: 
1.М(1/5 КМnO4) у кислому середовищі ? 

4MnO  + 8H+ + 5ē  Mn2+ + 4H2O. 

М(1/5 КМnO4) кисл = 1/5М (КМnO4) = 1/5·158,032 = 31,606 гмоль. 
 
2. М (КМnO4) у лужному середовищі ? 
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4MnO+ 1ē  2
4MnO  . 

М (КМnO4) лужн = М(КМnO4) = 158,032 гмоль. 
 

Відповідь: М(1/5 КМnO4)кисл = 31,606 гмоль; М(КМnO4)лужн =    
158,032 гмоль. 

 
 

13.2. Перманганатометрія 
 
 

13.2.1. Загальні відомості  
про перманганатометрію 

 
Робочим розчином у перманганатометрії є розчин KMnO4. 
Залежно від умов реакції молекула KMnO4  може приєднувати 

від 1 до 5 електронів. У кількісному аналізі найчастіше 
використовують реакцію в кислому середовищі. В цих умовах при 

відновленні 4MnO  утворюються безбарвні катіони Mn+2, що, на 
відміну від бурого осаду MnO2 (нейтральне середовище) або зелених 

аніонів  2
4MnO   (лужне середовище), дозволяють чітко визначити 

точку еквівалентності. 
Для створення кислого середовища використовують сульфатну 

кислоту. Нітратна кислота HNO3 є сильним окисником і може 
вступати в побічні хімічні реакції, а хлоридна кислота, як відновник, 
здатна реагувати з КMnO4. Це приводить до перекручування 
результатів аналізу, тому що витрачений об’єм титранту 
використовується і на відновлення аналізованої речовини і на 
відновлення хлорид-іонів.  

Точну концентрацію робочого розчину визначають за 
установочними речовинами: H2C2O4, Na2C2O4, (NH4)2C2O4, As2O3. 

Методом перманганатометрії кількісно визначають як 
відновники, так і окисники. Відновники визначають прямим 
титруванням, окисники – зворотним, для цього до аналізованого 
розчину додають точно відмірений надлишковий об’єм титрованого 
розчину відновника. Після завершення реакції відновник, що не 
прореагував  з аналізованою речовиною, відтитровують розчином 
КMnO4. 
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Приготування титрованого розчину КMnO4 

 
Препарат калій перманганат, що є у продажу, завжди містить 

невелику кількість MnO2. Крім того, в розчині  КMnO4  реагує з 
органічними домішками води й поступово змінює свою 
концентрацію, тому стандартний розчин КMnO4 готують не з точної 
наважки, а з наближеної. Масу наважки солі розраховують за 
формулою: 

m(КMnO4) = с(1/5КMnO4)М(1/5КMnO4)V. 

Наприклад, для приготування 500 см3 розчину КMnO4 з наближеною 
молярною концентрацією еквівалента КMnO4 (1/5 КMnO4) у розчині 
0,05 моль/ дм3 необхідно взяти  

m(КMnO4) = 
0, 05 31, 606 500

0,7902
1000

 
  г солі. 

Для отримання достатньо стійких розчинів КMnO4 
приготовленому розчину дають відстоятися 5-7 діб для повного 
окиснення домішок у воді. Далі манган (IV) оксид відфільтровують 
через скляні фільтри (реагент окиснює паперові фільтри з утворенням 
MnO2). Приготовлені розчини КMnO4 зберігають у склянках з 
темного скла, тому що під дією світла може відбуватися руйнування 
препарату: 

4КMnO4 + 2H2O  4MnO2  + 4KOH + 3O2. 

Вилучення манган (IV) оксиду значно підвищує стійкість розчинів 
КMnO4. Відстояний відфільтрований розчин використовують для 
визначення його точної концентрації за вихідною речовиною. 

Точну концентрацію робочого розчину визначають за 
установочними речовинами − оксалатною кислотою, динатрій 
оксалатом або діамоній оксалатом.  

Стандартизація розчину КMnO4 за оксалатною кислотою 
ґрунтується на рівнянні хімічної реакції: 

2KMnO4 + 5H2C2O4 + 3H2SO4  10CO2 + 2MnSO4 + K2SO4 + 8H2O; 

5   H2C2O4  − 2ē  2CO2 + 2H+; 

                              2   MnO4
  + 8H+ + 5ē  Mn2+ + 4H2O. 

Оксалатна кислота є відновником, а калій перманганат − 
окисником. За кількістю електронів, що беруть участь у хімічному 
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процесі, визначають фактори еквівалентності та молярні маси 
еквівалентів речовин у реакції. 

Для оксалатної кислоти, що втрачає два електрони, фактор 
еквівалентності fекв = 1/2, молярна маса речовини еквівалента кислоти 
дорівнює: 

М(1/2Н2С2О4·2Н2О) = fекв(Н2С2О4·2Н2 )М(Н2С2О4·2Н2О) = 
1/2 126,064= 

63,032 г/моль. 

Для калій перманганату fекв(КMnO4) дорівнює 1/5:  

M(1/5 KMnO4) = fекв (КMnO4) М(KMnO4) = 1/5·158,032 = 31,606 г/моль 

Стандартний розчин оксалатної кислоти готують з точної 
наважки. Масу її розраховують, виходячи з молярної концентрації 
еквівалента Н2С2О4·2Н2О у розчині (звичайно готують 0,05 М 
розчин), молярної маси еквівалента та об’єму розчину (наприклад, 
250 см3): 

m (Н2С2О4·2Н2О) = c(1/2 Н2С2О4·2Н2О) М(1/2Н2С2О4·2Н2О)V = 

0,05·63,032·0,250 = 0,7879 г. 

Стандартизацію отриманого розчину калій перманганату 
проводять стандартним розчином оксалатної кислоти. Для 
прискорення титрування розчин кислоти нагрівають до 70 − 80 С, 
але уникають перегрівання, яке може привести до розкладання 
реагенту: 

Н2С2О4  H2O + CO + CO2. 

Реакція взаємодії калій перманганату з оксалатною кислотою є 
автокаталітичною, продукти реакції катіони Mn2+ виступають 
каталізаторами. В початковий момент титрування розчин КMnO4 

знебарлювається поступово, а в міру утворення MnSO4  реакція 
прискорюється. Точку еквівалентності встановлюють за появою 
блідо-рожевого кольору аналізованого розчину від однієї 
надлишкової краплі титранту КMnO4. За результатами титрування 
визначають молярну концентрацію еквівалента КMnO4 у розчині за 
формулою: 

c(1/5KMnO4) = 2 2 4 2 2 2 4 2

4

(1/2 H С O 2H O) (H C O 2H O)

(KMnO )

 с V

V
, 
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де c(1/2 Н2С2О4·2Н2О) − молярна концентрація еквівалента 
оксалатної кислоти  в розчині; V(Н2С2О4·2Н2О) – об’єм аліквоти 

розчину оксалатної кислоти, взятий для титрування; V (КMnO4) – 
середній об’єм розчину калій перманганату, витрачений на 
титрування однієї аліквоти розчину оксалатної кислоти. 

 
 

13.2.2. Приклади аналітичних визначень 
за методом перманганатометрії 

 
Визначення масової частки йонів феруму (II) в солі Мора 

 
Перманганатометричне визначення сполук феруму (ІІ) дістало 

широке використання в аналітичній практиці. Цей метод 
застосовують для кількісного визначення вмісту Fe(II) в залізній руді, 
сумішах солей феруму, в природних та технічних об’єктах. 
Сіль Мора представляє собою подвійну сіль (NH4)2SO4··FeSO4 6H2O, 
у водних розчинах дисоціює з утворенням катіонів феруму (ІІ). 
Визначення масової частки цих іонів у препараті ґрунтується на 
рівняннях: 

2KMnO4 + 10(NH4)2Fe(SO4)2 + 8H2SO4  

2MnSO4 + 5Fe2(SO4)3 + 10(NH4)2SO4 + 8H2O + K2SO4 ; 

                                  5  Fe2+ − ē  Fe3+; 

          1  MnO4
  + 8H+ + 5ē  Mn2+ + 4H2O. 

Катіони феруму (ІІ) − відновники, fекв((NH4)2SO4··FeSO4 6H2O) = 
1; молярна маса еквівалента солі Мора збігається з її молярною 
масою і становить 392,159 г/моль, M(Fe2+) = 55,847 г/моль. Oкисник −  

калій перманганат (аніони MnO4
 ), fекв(КMnO4) = 1/5, M(1/5 KMnO4) = 

31,606 г/моль. 
Для визначення вмісту йонів феруму наважку солі Мора 

розчиняють у воді, відбирають аліквотну частину розчину й титрують 
розчином КMnО4 у кислому середовищі. 

Наважку солі Мора розраховують, виходячи з концентрації 
(NH4)2SO4·FeSO4·6H2O у розчині, її молярної маси та об’єму розчину.  

Розчин солі Мора підлягає гідролізу, тому для запобігання 
цьому явищу розчин готують у кислому середовищі. Титрування 
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аналізованого розчину проводять на холоді, при нагріванні катіони 
феруму (ІІ) легко окиснюються оксигеном повітря. Точку 
еквівалентності визначають за зміною забарвлення аналізованого 

розчину на блідо-рожеве, зумовлене надлишковими йонами  4MnO . 
У ході титрування збільшується кількість продуктів катіонів феруму 
(ІІІ), забарвлених у жовтий колір. Перехід від жовтого до блідо-
рожевого кольору в точці еквівалентності сприймається важко, тому 
для послаблення жовтого забарвлення в розчин перед титруванням 
додають фосфатну кислоту, що утворює безбарвні  сполуку з 
катіонами феруму (ІІІ) – FeHPO 4 .  

Проводять декілька титрувань до отримання відтворюваних 
результатів. Розраховують середнє значення об’єму КМnO4, 
витрачене на титрування однієї аліквоти розчину солі Мора. Масову 
частку Fe2+-катіонів у солі Мора визначають за формулою: 

(Fe2+) = 
2 3

4 4 0(1 / 5 KMnO ) (KMnO ) (Fe ) 10
100%

x

c V M V

V m

 
 , 

де c (1/5 КMnO4) – молярна концентрація еквівалента КMnO4 у 

розчині;  V (КMnO4) – середній об’єм розчину КMnO4, витрачений 
на титрування однієї аліквоти розчину солі Мора; M(Fe2+) – молярна 
маса еквівалента Fe2+-катіонів; V0 – об'єм вихідного розчину солі 
Мора; Vx – об’єм розчину солі Мора, взятий для одного титрування; m 

– наважка солі Мора; 310  – коефіцієнт для перерахунку см3 в дм3. 
 

Визначення вмісту кальцію в розчині 
 

Безпосередньо катіони кальцію не вступають у реакції 
окиснення-відновлення з калій перманганатом, тому їх визначають не 
прямим титруванням, а методом заміщення. Передусім катіони 
кальцію осаджують у вигляді малорозчинної сполуки кальцій 
оксалату. Далі осад обробляють розчином сульфатної кислоти і 
титрують виділену оксалатну кислоту розчином калій перманганату: 

CaCl2 + (NH4)2C2O4  CaC2O4 + 2NH4Cl; 

CaC2O4 + H2SO4  CaSO4 + H2C2O4; 

2KMnO4 + 5H2C2O4 + 3H2SO4  10CO2 + 2MnSO4 + K2SO4 + 8H2O. 
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Для отримання задовільних результатів аналізу молярне 
співвідношення Ca2+, оксалат-аніонів у осаді та оксалатної кислоти в 
розчині при титруванні має бути рівним точно одиниці. Для 
відокремлення залишків вихідних речовин осад СаС2О4  5 − 6 раз 
промивають холодною водою. Надмірне промивання кальцій 
оксалату сприяє втраті речовини через помітну розчинність СаС2О4 у 
воді.  

Для аналізу беруть такий об’єм розчину солі кальцію, який 
містив би приблизно 0,05 г іонів Са2+. У цьому випадку на титрування 
буде витрачено близько 25 см3 розчину КMnO4 з молярною 
концентрацією еквівалента в розчині 0,1 моль/дм3: 

m(Ca2+) = 
25 0,1 20,04

1000

 
 = 0,05 г.  

Визначають середній об’єм розчину КМnO4, що витратили на 
титрування однієї аліквоти досліджуваного розчину. Масу катіонів 
кальцію розраховують за формулою: 

m (Ca2+) = 
2 3

4 4 0(1 / 5 KMnO ) (KMnO ) (1 / 2Ca ) 10

x

c V M V

V

 
, 

де c(1/5 КМnO4) – молярна концентрація еквівалента КМnO4 у 

розчині; V (КМnO4) – середній об’єм розчину КМnO4, витрачений на 
титрування однієї аліквоти аналізованого розчину; M(1/2 Ca2+) − 
молярна маса еквівалента Ca2+; V0 – вихідний об’єм аналізованого 

розчину; Vx – об’єм аліквоти аналізованого розчину; 310  – 
коефіцієнт для перерахунку см3 в дм3. 
 

Визначення вмісту нітратного Нітрогену в добриві 
 

Калій перманганат та нітрати як сильні окисники між собою не 
реагують, тому прямим методом визначити нітрати дією КМnO4 не 
можна, в даному випадку використовують метод зворотного 
титрування. 

Нітрати відновлюють розчином FeSO4 у кислому середовищі в 
присутності діамоній молібдату як каталізатора. Залишок FeSO4, що 
не вступив в реакцію з нітратами, титрують розчином КМnO4. Нижче 
наведено хімічні процеси, що лежать в основі такого титрування: 
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6FeSO4 (надлишок) + 2KNO3 + 4H2SO4  3Fe2(SO4)3 + 2NO + K2SO4 + 
4H2O; 

           3     Fe2+ − ē  Fe3+; 

           1   NO3
  +  4H+  + 3ē    NO +  2H2O. 

10FeSO4 (залишок)+ 2KMnO4 + 8H2SO4 5Fe2(SO4)3 + 2MnSO4 + 
K2SO4 + 8H2O; 

                             5  Fe2+ − ē  Fe3+; 

1  MnO4
  + 8H+ + 5ē  Mn2+ + 4H2O. 

Аніони NO3
  під час реакції приймають 3 електрони і є 

окисниками, fекв(KNO3) = 1/3. Фактор еквівалентності та молярні маси 
еквівалентів FeSO4, КМnO4  в реакції взаємодії FeSO4 з  КМnO4  
докладно розглянуто раніше. Метод не використовують за наявності 
в добриві окисників та відновників. 

Наважку добрива необхідної маси зважують на технохімічних 
терезах, розчиняють у мірній колбі, фільтрують. У відібрану аліквоту 
додають надлишок розчину ферум (ІІ) сульфату, розчин 
(NH4)2MoO4·4H2O (каталізатор) і небагато розчину концентрованої 
сульфатної  кислоти. Суміш нагрівають до кипіння і кип’ятять 
протягом 5 хвилин до появи блідо-жовтого забарвлення розчину. 
Колбу з розчином швидко охолоджують під струменем холодної 
води, надлишок FeSO4 відтитровують розчином КМnO4. Титрування 
припиняють після появи блідо-рожевого забарвлення розчину, що не 
зникає протягом хвилини.  

У цьому визначенні одночасно проводять холостий дослід за тих 
самих умов і з такою самою кількістю реактивів, але без аналізованої 
проби, щоб запобігти помилки, зумовленої наявністю відновників у 
воді, в якій розчиняють добриво. 

Масову частку нітратного Нітрогену обчислюють за формулою: 

(N) = 1 2 00,0004669( )


x

V V KV

mV
100 %, 

де 1V  – cередній об’єм розчину КМnO4, витрачений на титрування; 2V  
– cередній об’єм розчину КМnO4 у контрольному досліді; K – 
поправочний коефіцієнт до титру розчину КМnO4; V0  – вихідний 
об’єм аналізованого розчину; Vx – об’єм аліквоти проби; m – маса 
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наважки добрива; 0,0004669 – маса Нітрогену, що відповідає 1 см3 
точно 0,1 М(1/5 KMnO4) розчину КМnO4. 
 
 

13.3. Йодометрія 
 
 

13.3.1. Основи йодометрії 
 

В основі йодометричного методу аналізу лежить реакція 
відновлення елементного йоду до йодид-аніонів і окиснення йодид-
аніонів до вільного йоду: 

І2 + 2ē  2І−.  

Внаслідок оборотності цієї реакції за йодометрією можна 
визначити як окисники, так і відновники. Йод представляє собою 
окисник середньої сили, окисно-відновний потенціал системи І2/2І

− 
дорівнює 0,545 В. Йодометричним методом визначають відновники, 
потенціал яких менше 0,545В та окисники, потенціал яких більше 
0,545 В. Відновники, що легко реагують з йодом, визначають прямим 
титруванням робочим розчином йоду, наприклад, 

Sn2+ + I2  Sn4+ + 2I−; φ0 (Sn4+/ Sn2+) = 0,15 B; 

2 2
2 3S O + I2  2

4 6S O   + 2I−; φ0 ( 2 2
4 6 2 3S O / 2S O ) = 0,09 B. 

При додаванні до розчину відновника йоду останній 
відновлюється до йодид-аніонів. Індикатором є розчин крохмалю. В 
точці еквівалентності надлишкова крапля розчину йоду змінює 
забарвлення індикатора на синій колір. Індикатор додають на початку 
титрування. При титруванні розчину йоду відновником у міру 
додавання відновника в реакції витрачається йод, тому точку 
еквівалентності встановлюють за зникненням синього забарвлення.  

Відновники, які повільно реагують з дийодом, визначають 
методом зворотного титрування. До аналізованої речовини додають 
надлишок стандартного розчину йоду, після закінчення реакції, йод, що 
не прореагував з аналізованою речовиною, відтитровують розчином 
натрій тіосульфату.Пряме йодометричне титрування широко 
використовується при кількісному визначенні кислот з відновними 
властивостями: H2S, H3AsO3, H2SO3, H3SbO3, а також солей на їх 
основі. 
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Окисники в йодометрії визначають методом заміщення 
внаслідок неможливості визначити точку еквівалентності. Індикатор 
крохмаль фіксує момент або появи (утворення синього кольору) або 
зникнення (знебарвлення) йоду, а при визначенні окисників у точці 
еквівалентності припиняється його виділення: 

2І− − 2ē  І2. 

Крім того, розчини йодидів легко окиснюються під дією повітря, 
тому їх не використовують для прямого титрування. При визначенні 
окисників до їх розчину додають надлишок КІ, з якого окисник 
виділяє точно еквівалентну кількість йоду. Виділений йод 
відтитровують розчином відновника в присутності крохмалю і 
розраховують вміст окисника. Індикатор в аналізований розчин 
вводять не на початку титрування, а тоді, коли основна маса йоду 
буде відтитрована і буре забарвлення розчину зміниться на 
солом’яно-жовте. Після цього додають індикатор, що надає розчину 
синього кольору і титрують до знебарвлення аналізованої суміші. 

Леткість йоду та нестійкість йодид-аніонів є причинами 
помилок при йодометричних визначеннях. Для отримання 
задовільних результатів аналізу в йодометрії дотримуються певних 
правил. Так, роботи, пов’язані з виділенням йоду, виконують в 
закупорених склянках. При визначенні окисників із збільшенням 
температури леткість йоду зростає, тому йодометричні визначення 
проводять на холоді. У зв’язку з тим, що світло каталізує процес 
перетворення йодид-аніонів на вільний йод, реакції взаємодії KI з 
окисниками при зворотному титруванні рекомендують виконувати в 
темних шафах, а розчини КІ зберігати в склянках з темного кольору. 
Йодометричні визначення ніколи не проводять у лужному 
середовищі, тому що луги руйнують йод  

I2 + 2OH−  IO− + I− + H2O. 

Крім втрат йоду, продукти реакції ІО− можуть вступати в побічну 
реакцію з відновником і змінювати його концентрацію.Зазвичай при 
титруванні додають натрій гідроген карбонат, що утворює буферну 
суміш з вугільною кислотою (pH~8). 

Робочими розчинами в йодометрії є розчин йоду 
(використовують при визначенні відновників) та розчин натрій  
тіосульфату (використовують при визначенні окисників). 
Для приготування стандартизованого розчину натрій тіосульфату 
готують розчин Na2S2O3 наближеної концентрації і стандартизують 
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його за вихідною речовиною або за іншим титрованим розчином. 
Рівняння процесу має вигляд: 

2Na2S2O3 + I2  Na2S4O6 + 2NaI; 

2 2
2 3S O − 2ē  2

4 6S O   

I2 + 2ē  2I−. 

Фактор еквівалентності fекв(Na2S2O3) = 1, М(Na2S2O3) = 248,184 
г/моль; fекв(I2) = 1/2, М(1/2І2) = 126,90 г/моль. Масу наважки  для 
приготування розчину Na2S2O3 розраховують за формулою: 

m = с(Na2S2O3)V(Na2S2O3)М(Na2S2O3). 

Наприклад, для приготування 250 см3 0,05 М розчину натрій 
тіосульфату необхідно взяти наважку масою 0,05·0,250·248,184 = 
3,1023 г. 

Водні розчини натрій тіосульфату нестійкі й руйнуються під 
дією кисню повітря та карбонатної  кислоти: 

2 2
2 3S O + O2  2 2

4SO + 2S; 

 2
2 3S O + H2CO3  3HSO+ S + 3HCO  

Крім того, титрант розкладають тіобактерії. В зв’язку з цим 
розчин Na2S2O3 готують на воді, вільній від СО2 і зберігають в темних 
склянках. Дія СО2 значно зменшується, якщо до розчину додати 
невелику кількість соди:  

Na2CO3 + СО2 + Н2О  2NaHCO3. 

Стандартизацію приготовленого розчину проводять за дикалій 
дихроматом. Визначити точну концентрацію розчину Na2S2O3 
прямим титруванням K2Cr2O7 неможливо, тому що реакція 
відбувається нестехіометрично. В даному випадку користуються 
методом заміщення: спочатку до розчину дикалій дихромату додають 
надлишок калій йодиду. В реакції виділяється еквівалентна кількість 
йоду: 

K2Cr2O7 + 6KI + 7H2SO4  4K2SO4 + Cr2(SO4)3 + 3I2 + 7H2O. 

Далі цей йод відтитровують робочим розчином натрій 
тіосульфату, причому nекв(Na2S2O3) = nекв(K2Cr2O7). Для встановлення 
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точки еквівалентності при титруванні користуються індикатором – 
розчином крохмалю. 

Молярну концентрацію еквівалента Na2S2O3 у розчині 
визначають за формулою  

с(Na2S2O3) 
2 2 7 2 2 7

2 2 3

(1/6K Cr O ) (K Cr O )

(Na S O )


c V

V
, 

де с(1/6 K2Cr2O7) – молярна концентрація еквівалента K2Cr2O7 у 
стандартному розчині; V (K2Cr2O7) – об’єм розчину K2Cr2O7, взятий 
для проведення реакції; V  (Na2S2O3) – середній об'єм натрій 
тіосульфату, витрачений на одне титрування. 

Для приготування стандартизованого розчину йоду спочатку 
готують розчин наближеної концентрації, потім стандартизують його 
за титрованим розчином натрій тіосульфату. Маса наважки йоду, 
необхідна для приготування, наприклад,  500 см3

 0,05 М (1/2 І2) 
розчину йоду дорівнює: 

m = с(1/2 І2)V(І2)М(1/2 І2) = 0,050,500126,90 = 3,1727 г. 

Титровані розчини йоду готують шляхом розчинення йоду не у 
воді, а у розчині КІ. Для розчинення кристалічного йоду в розчині КІ 
масу калій йодиду беруть в три рази більшу порівняно з масою йоду. 
Внаслідок леткості і отруйності пари йоду всі аналітичні операції з 
цією речовиною проводять у витяжній шафі. Не допускається 
зважувати йод у відкритих склянках. Зберігають приготовлені 
розчини йоду в склянках з темного скла. В якості індикатора 
використовують розчин крохмалю. 

Молярну концентрацію еквівалента йоду (с(1/2 І2)) визначають 
за формулою: 

с(1/2 І2) =
2 2 3 2 2 3

2

(Na S O ) (Na S O )

(I )

c V

V
, 

де c(Na2S2O3) – молярна концентрація еквівалента Na2S2O3 у розчині; 
V(Na2S2O3) – об’єм розчину Na2S2O3, взятий для титрування; 2(I )V  – 
середній об'єм розчину йоду, що витратили на титрування однієї 
аліквоти розчину натрій тіосульфату. 
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13.3.2 Приклади аналітичних 
визначень за методом йодометрії 

 
Визначення вмісту катіонів купруму (ІІ ) в розчині 

 
Йодометричне визначення Купруму дістало широке 

використання при аналізі мідних сплавів та руд, що містять мідь. У 
практиці сільського господарства йодометричним методом аналізу 
визначають вміст сполук купруму в отрутохімікатах. 

В основі кількісного визначення сполук купруму 
йодометричним методом лежить реакція:  

2CuSO4 + 4KI  2CuI + I2 + 2K2SO4; 

2I− − 2ē  I2; 

Cu2+ + ē  Cu+. 

Виділений йод відтитровують розчином натрій тіосульфату. 
Катіони Сu2+ в реакції виступають окисником, приймають 1 

електрон, тому fекв(CuSO4) = 1, молярна маса еквівалента солі 
M(CuSO4) = 159,608 г/моль, M(Cu) – 63,546 г/моль. Важливою 
умовою проведення аналізу є дотримання pH розчину. Дуже низькі 
значення рН (висока кислотність) сприяють окисненню йодид-аніонів 
киснем повітря, високі – уповільнюють реакцію між CuSO4 та KI, 
посилюють гідроліз солі купруму (ІІ). Експериментально 
встановлено, що оптимальне значення рН для проведення реакції 
лежить в межах 4,5 − 5,5. Порівняння окисно-відновних потенціалів 
напівреакцій φ0(I2 /2I−) = 0,545 В та φ0(Cu2+/Cu+) = 0,167 В показує, що 
реакція повинна йти в зворотному напрямку, і в ролі окисника має 
виступати вільний йод. Зміну напрямку окисно-відновної реакції 
пояснюють утворенням малорозчинної сполуки CuI. Концентрацію 
катіонів [Сu+] у розчині легко знайти на основі добутку розчинності 
купрум (І) йодиду [Cu+][I−] = 1,1·10−12). Приймають, що концентрація 
йодид-іонів становить 101моль/дм3, тоді 

[Cu+] = 
0

[I ]

SK


 = 

12

1

1,1 10

10






 = 1,1·10−11. 

Окисно-відновний потенціал системи  Cu2+/Cu+  обчислюють за 
рівнянням Нернста, концентрація [Cu2+] на початку титрування 
дорівнює 10−1моль/дм3: 
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 (Cu2+/Cu+)  = 0(Cu2+/Cu+ ) + 
0,059

1

 lg 
2

[Cu ]

[Cu ]




 = 0,167 + 

0,059 lg
1

11

10

1,1 10




 = 0,742 B. 

Порівняно з парою I2/2I− окисно-відновний потенціал системи  
Cu2+/Cu+ стає більшим і тому не молекулярний йод, а катіони Cu2+ 
відіграють роль окисника, і реакція відбувається в напрямку 
утворення вільного йоду. 

Масу Cu2+-катіонів в аналізованому розчині розраховують за 
формулою: 

m(Cu2+) = 
3

2 2 3 2 2 3 0(Na S O ) (Na S O ) (Cu) 10

x

c V M V

V
, 

де с (Na2S2O3) – молярна концентрація еквівалента Na2S2O3 у розчині; 
V (Na2S2O3) – середній об'єм розчину, витраченого на титрування 
однієї аліквоти аналізованого розчину; М(Cu2+) – молярна маса 

еквівалента Cu2+-катіонів (63,546 г/моль); 310  – коефіцієнт для 
перерахунку см3 в дм3; V0 – об'єм вихідного розчину купрум (ІІ) 
сульфату; Vx – об'єм аналізованого розчину, взятий для одного 
титрування. 
 

Визначення йодного числа за методом Гануса 
 

Йодометричний метод аналізу використовують для оцінки 
якості продукції рослинництва та тваринництва. Так, в основі 
визначення вмісту редукуючих сахаридів, суми сахаридів за методом 
Починка лежать реакції йодометричного визначення міді, що 
утворюється внаслідок взаємодії сахаридів з реактивом Фелінга. 
Кількість лактози в молоці встановлюють за реакцією її окиснення 
молекулярним йодом до лактобіонової кислоти. Важливим 
показником якості олійних культур є йодне та пероксидне число 
жиру. Основними олійними культурами, з насіння яких одержують 
рослинні жири, є соняшник, соя, льон, конопля, ріпак тощо. З 
хімічної точки зору олії (жири) представляють собою суміш естерів, 
утворених багатоатомним спиртом гліцеролом і жирними кислотами. 
Жирні кислоти залежно від будови поділяють на насичені 
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(пальмітинова, стеаринова) та ненасичені (олеїнова, лінолева, 
ліноленова). Ненасичені жирні кислоти мають у своєму складі 
подвійні зв'язки, за якими може приєднуватися йод. Ступінь 
ненасиченості олії визначають йодним числом. Йодне число показує 
кількість грамів йоду, що приєднується 100 г жиру за місцем 
подвійних зв'язків. Чим більше йодне число, тим більше ненасичених 
кислот в олії, тим вищі її харчові та технічні якості. Високим йодним 
числом відрізняються тунгова олія (160−180), олія льону (165−192), 
соняшникова та бавовняна олія характеризуються йодним числом 119 
− 144. Йодне число вважають показником чистоти олії. 

Визначення йодного числа за методом Гануса ґрунтується на 
реакції взаємодії ненасичених жирних кислот з йодом: 

CH3(CH2)7 – CH = CH – (CH2)7 – COOH + I2  

олеїнова кислота 

CH3(CH2)7 – CHI – CHI – (CH2)7 – COOH 

9,10-дийодстеаринова кислота 

Йод, що не вступив у реакцію з ненасиченими кислотами, 
відтитровують розчином натрій тіосульфату.  

Перед титруванням проби олії розчиняють у хлороформі й 
обробляють розчином Гануса. Для приготування такого розчину 13 
грамів йоду розчиняють у 100 см3 льодяної ацетатної  кислоти і 
додають 8 грамів брому, розчин доводять кислотою до риски й 
зберігають у колбі з темного скла. При додаванні KI до розчину 
Гануса виділяється молекулярний йод: 

BrI + KI  KBr + I2. 

Аналізована олія вступає в реакцію з вільним йодом. Одночасно 
проводять холостий дослід за тих самих умов і з такою самою 
кількістю реактивів, але без аналізованої проби олії. 

Йодне число жиру (олії) обчислюють за формулою: 

X = 1( ) 0,01269 100  V V K

m
, 

де Х – йодне число жиру; V  – об'єм 0,1 М розчину натрій 
тіосульфату, витраченого на контрольне визначення; 1V  – об'єм 0,1 М 
розчину Na2S2O3, витраченого на титрування досліджуваного зразка 
олії; K – поправочний коефіцієнт до титру натрій тіосульфату; 
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0,01269 – маса йоду, що відповідає 1 см3 розчину Na2S2O3 з точною 
концентрацією еквівалента 0,1 М; m – маса досліджуваної олії; 100 – 
коефіцієнт перерахунку на 100 грамів олії.  
 

Визначення активного хлору у білильному вапні 
 
Білильне, або хлорне, вапно представляє собою білий порошок з 

різким запахом і сильними окиснювальними властивостями. 
Головним компонентом цього технічного препарату є змішана сіль 
хлоридної (HСl) та хлорної (І) (HClO) кислоти кальцію Са(ОCl)Cl. 

Склад якісного хлорного вапна виражають формулою 
Са(ОCl)Cl·СаCl2·nH2O. Вміст активного хлору в білильному вапні 
коливається в межах 30 – 38 %. 

Білильне вапно використовують для дезинфекції, дегазації в 
протихімічній обороні, вибілювання паперу. Якість технічного 
препарату визначають за вмістом активного хлору, тобто хлору, що 
виділяється при взаємодії білильного вапна з хлоридною кислотою: 

Са(ОCl)Cl + 2HCl → СаCl2 + H2O + Cl2. 

Йодометричне визначення активного хлору в білильному вапні 
ґрунтується на реакції: 

Са(ОCl)Cl + 2HI → СаCl2 + H2O + I2. 

2H+ + OCl– + 2ē → Cl– + H2O; 

2I– – 2ē → I2. 

Речовина Са(ОCl)Cl виступає в реакції окисником, приймає два 
електрони, фактор еквівалентності – 1/2, M(1/2 Са(ОCl)Cl) = 1/2 
M(Са(ОCl)Cl), молярна маса речовини еквівалента вільного хлору 
M(1/2 Cl2) = 1/2M(Cl2). Виділений йод титрують розчином натрій 
тіосульфату:  

I2 + Na2S2O3 → 2NaI + Na2S4O6. 

Як індикатор при титруванні використовують розчин крохмалю. 
За кількістю виділеного йоду обчислюють масову частку 

активного хлору в технічному препараті: 

ω(Cl2) = 
3

2 2 3 2 2 3 2 0(Na S O ) (Na S O ) (1/2Cl ) 10
100%




x

c V M V

mV
, 
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де ω(Cl2) – масова частка активного хлору в білильному вапні; 
c(Na2S2O3) – молярна концентрація еквівалента Na2S2O3 у розчині; 

V (Na2S2O3) – середній об'єм розчину натрій тіосульфату, витрачений 
на титрування однієї аліквоти суспензії білильного вапна; М(1/2 Сl2) – 
молярна маса еквівалента хлору; V0 – вихідний об'єм суспензії 
білильного вапна; Vx – об'єм суспензії білильного вапна, взятий для 
одного титрування; m – маса наважки білильного вапна; 100 – 

коефіцієнт перерахунку результатів аналізу на відсотки; 310  – 
коефіцієнт перерахунку см3 в дм3. 

При серійних аналізах для визначення масової частки активного 
хлору в білильному вапні користуються величиною титра робочого 
розчину за аналізованою речовиною. Титр робочого розчину натрій 
тіосульфату за аналізованою речовиною хлором показує, яку масу 
хлору окиснює натрій тіосульфат, що міститься в 1 см3 цього 
розчину: 

T(Na2S2O3/Cl2) 
2 2 3 2(Na S O ) (1/2Cl )

1000
 

c M
 

Враховуючи вихідний об'єм суспензії білильного вапна (V0), масу 
наважки вапна, визначають масову частку активного хлору у 
білильному вапні: 

ω 2 2 3 2 2 2 3 0
2

(Na S O /Cl ) (Na S O )
(Cl ) 100%  

Т V V

mVx
 

 
 

13.4. Дихроматометрія 
 
 

13.4.1. Основи дихроматометрії 
 

За основу дихроматометричного методу взято реакцію відновлення 
2

2 7Cr O -іонів до катіонів Cr3+ у кислому середовищі  (робочий розчин 
− розчин дикалій дихромату):  

 2
2 7Cr O + 6ē + 14H+  2Cr3+ + 7H2O. 

Дикалій дихромат виступає окисником, приймає 6 електронів, 
fекв(K2Cr2O7) = 1/6, M(1/6 K2Cr2O7) = 1/6·294,18 = 49,030 г/моль. 
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Окисно-відновний потенціал системи 0( 2
2 7Cr O +14H+/2Cr3++7H2O) 

при [H+] = 1 моль/дм3
 дорівнює 1,33 В, тобто K2Cr2O7 належить до 

сильних окисників і може бути використаний для кількісного 
визначення відновників прямим титруванням. Окисники за 
дихроматометрією визначають методом зворотного титрування. 
Перевагою дихроматометрії є можливість титрування в розчинах 
хлоридної кислоти. Невелика різниця потенціалів 0 пар 

2
2 7Cr O +14H+ / 2Cr3++7H2O (1,33B) та Cl2 /2Cl− (1,36B) приводить до 

того, що аніони Cl− майже не окиснюються. Водночас це є 
обмеженням у перманганатометрії, де в присутності НCl виділяються 
вільні молекули хлору. 

Дикалій дихромат відповідає всім вимогам до первинної 
стандартної речовини, тому робочий розчин K2Cr2O7 готують з точної 
наважки. Ці розчини стійкі, не розкладаються навіть при кип’ятінні в 
кислому середовищі, дикалій дихромат практично не взаємодіє з 
органічними домішками у воді, титр розчину К2Сr2O7 тривалий час 
залишається сталим. Продуктом відновлення дихромат-аніонів у 
кислому середовищі є катіони Cr3+ зеленого кольору, що заважає 
чітко визначити точку еквівалентності, тому як індикатори 
використовують речовини, що реагують на зміну окисно-відновного 
потенціалу системи – окисно-відновні індикатори. До них належать 
дифеніламін, дифеніламін сульфокислота, фенілантранілова кислота. 
Кожен окисно-відновний індикатор характеризується певним 
значенням окисно-відновного потенціалу. Наприклад, для 
дифеніламіну він складає +0,76 В. Окисна форма дифеніламіну 
забарвлена в синій колір, відновна форма кольору не має. При 
використанні як індикатора дифеніламіну катіони феруму  (ІІ) 
титрують за наявності фосфатної кислоти, що зв’язує катіони феруму  

(ІІІ) в міцний комплекс і збільшує стрибок потенціалів на кривій 
титрування до 0,70 –1,25 В. 

Коло аналітичних визначень за дихроматометрією досить 
широке. За цим методом стандартизують робочі розчини в 
титриметрії (Na2S2O3); визначають неорганічні катіони – відновники 

(Fe2+, Sn2+, Mn2+, Ti3+); іони-окисники (Fe3+, V5+,  3NO ); речовини 
органічного походження – одноатомні спирти, гідрохінон, 
аскорбінову кислоту, гліцерол; окиснюваність води; органічні 
компоненти ґрунту (дихроматометричне визначення гумусу).  
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13.4.2. Приклади аналітичних визначень за методом 
дихроматометрії 

 
Приготування стандартного розчину дикалій дихромату 

 
Стандартний розчин К2Сr2O7 готують з точної наважки 

розчиненням хімічно чистого препарату в дистильованій воді певного 
об'єму. Напередодні препарат перекристалізовують з гарячої води і 
висушують до сталої маси при температурі 130 − 150 С. Маса солі, 
необхідна для приготування розчину об’ємом 500 см3 з 
концентрацією еквівалента К2Сr2O7 0,1 М (1/6 К2Сr2O7), дорівнює 

m = c(K2Cr2O7)M(1/6K2Cr2O7)V
0,1 49,030 500

1000

 
 2,4515 г. 

Далі обчислюють титр розчину Т та молярну концентрацію 
еквівалента дикалій дихромату M(1/6 K2Cr2O7) у приготовленому 
розчині. Розраховують поправочний коефіцієнт до молярної 
концентрації речовини еквівалента дикалій дихромату у 
приготовленому розчині: 

K = mпракт( К2Сr2O7)/mрозрах(К2Сr2O7). 

 

Визначення вмісту гумусу в ґрунті 
 

У практиці сільського господарства дихроматометричний метод 
аналізу використовують для встановлення вмісту гумусу в ґрунті. 
Гумус містить групу негумікованих речовин, органічних залишків, 
продуктів їх розпаду, а також групу гумусових речовин – головну і 
специфічну частину гумусу. Власне гумусові речовини складаються з 
гумінових кислот, фульвокислот та нерозчинного залишку гумусових 
речовин. Утворення гумусових речовин є необхідною основою і 
засобом одержання рослинами елементів живлення, що впливає на 
рівень урожайності сільськогосподарських культур. Родючість 
ґрунтів значною мірою зумовлена наявністю в них гумусу.  

Класичний метод визначення гумусу .вперше запропонував 
учений Густавсон. В сучасних умовах вміст гумусу в ґрунті 
визначають за фотоколориметрією та дихроматометрією. 
Хроматометричний метод визначення гумусу ґрунтується на 
окисненні Карбону гумусових речовин розчином хромової суміші: 



 

 189

Хромова суміш − розчин дикалій дихромату в концентрованій 
сульфатній кислоті.  

3C(гумус) + 2K2Cr2O7 + 8H2SO4  2Cr2(SO4)3 + 2K2SO4 + 8H2O + 
3СO2; 

           2     2
2 7Cr O 

+ +14H+ + 6ē  2Cr3+ + 7H2O; 

           3     С0 − 4ē  С+4. 
Вміст Карбону визначають за кількістю хромової суміші, 

витраченої на його окиснення. Надлишок дикалій дихромату, що не 
прореагував з гумусом, відтитровують розчином солі Мора 

K2Cr2O7 + 6(NH4)2Fe(SO4)2 + 7H2SO4  K2SO4 + Cr2(SO4)3 +  

3Fe2(SO4)3 + 6(NH4)2SO4 + 7H2O; 

            1   2
2 7Cr O 

+ 14H+ + 6ē  2Cr3+ + 7H2O; 

            6   Fe2+ − ē  Fe+3. 
Фактор еквівалентності  fекв(C) = 1/4, оскільки кожен атом Карбону 
втрачає чотири електрони (С0

 – 4ē = С4+), M(1/4 C) = 3,0028 г/моль. 
Фактор еквівалентності солі Мора дорівнює 1, молярна маса 
речовини еквівалента солі Мора збігається з її молярною масою. За 
принципом еквівалентності маємо: 

nекв(NH4)2Fe(SO4)2 = nекв(K2Cr2O7) = nекв(С). 

Вміст гумусу в ґрунті розраховують за кількістю визначеного 
Карбону. 

Як індикатор для фіксації точки еквівалентності при титруванні 
розчину дикалій дихромату робочим розчином солі Мора 
користуються фенілантраніловою кислотою. 

Для проведення аналізу зразок повітряно-сухого ґрунту 
подрібнюють у ступці й просіюють через сито. Наважку масою 
близько 0,5 г зважують на аналітичних терезах і переносять у конічну 
колбу. Далі в колбу додають 10 см3 хромової суміші, вміст колби 
кип'ятять протягом 5 хвилин з моменту появи бульбашок СО2. Суміш 
охолоджують, доводять об'єм рідини у колбі до 30 − 40 см3 водою, 
додають 4 − 5 крапель розчину фенілантранілової кислоти і титрують 
розчином солі Мора до переходу забарвлення через фіолетове в 
зелене. 
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Одночасно виконують контрольне визначення, в якому всі 
операції проводять так, як описано вище, але замість ґрунту додають 
0,1 − 0,3 г прожареної пемзи або піску. 
Вміст Карбону обчислюють за формулою: 

(С) 1 2( ) 0,0003 
 

V V K

m
100 %, 

де 1V  і 2V  − середні об'єми розчину солі Мора, витрачені на 
титрування контрольного та досліджуваного зразка відповідно; K – 
поправочний коефіцієнт до титру солі Мора; m – наважка повітряно-
сухого ґрунту; 100 – коефіцієнт перерахунку результатів аналізу на 
відсотки; 0,0003 – маса Карбону, що відповідає 1 см3 розчину солі 
Мора з молярною концентрацією еквівалента точно 0,1 моль/дм3. Цей 
коефіцієнт обчислюють, враховуючи, що в 1 см3 0,1 М розчину солі 
Мора міститься 10−4 моль еквівалентів речовини, М(1/4С) = 3,0028 
г/моль; тому добуток 10−4·3,0028 = 0,0003 г. 

Масову частку гумусу обчислюють, виходячи з того, що в його 
складі в середньому міститься 58 % органічного Карбону, тобто 1 г 
Карбону відповідає 1,724 г гумусу: 

(гумусу) = 1,724(С). 

 

 

Контрольні питання та задачі 
 

1. Які реакції лежать в основі методів редоксметрії? 
2. Як визначити молярні маси еквівалента окисників та 

відновників у редоксметрії?  
3. На чому ґрунтується метод перманганатометрії?  
4. Описати приготування робочого розчину в перманганатометрії.  
5. Як визначити точку еквівалентності в перманганатометрії?  
6. Назвати первинні стандартні речовини в перманганатометрії, 

визначити їх фактори еквівалентності, молярні маси речовини 
еквівалента. Скласти відповідні рівняння реакцій.  

7. Як визначити вміст іонів феруму (ІІ) за перманганатометрією?  
8. Як визначити окисники в методі перманганатометрії?  
9. Навести приклади використання перманганатометричного 

методу аналізу в практиці сільського господарства.  
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10. На титрування розчину оксалатної кислоти витратили 15,72 см3 

розчину калій перманганату. Титр розчину калій перманганату за 
аналізованою речовиною Т(KMnO4/H2C2O4) дорівнює 0,00670 г/см3. 
Визначити масу безводної кислоти H2C2O4 в досліджуваному розчині. 
Відповідь: 0,1053 г.  

11. Яку масу солі КМnO4 необхідно взяти для приготування 1,5 дм3 
розчину КМnO4 з молярною концентрацією еквівалента КМnO4 у 
розчині 0,05 моль/дм3. Титрування проводять у кислому середовищі. 
Відповідь:23,7 г.  

12. На чому ґрунтується йодометричний метод аналізу?  
13. Які робочі розчини використовують в йодометрії?  
14. Як визначити точку еквівалентності в йодометрії?  
15. За яких умов проводять йодометричне визначення?  
16. Назвати робочі розчини в йодометрії, що використовують для 

аналітичного визначення відновників; для аналітичного визначення 
окисників. 

17. Чому дорівнює молярна маса речовини еквівалента натрій 
тіосульфату при його взаємодії з йодом?  

18. До солі дикалій дихромату К2Сr2O7 масою 0,1493 г додали 
надлишкову кількість калій йодиду та хлоридної кислоти. На 
титрування виділеного йоду витратили 30,08 см3 розчину Na2S2O3. 
Обчислити молярну концентрацію еквівалента Na2S2O3 у розчині. 
Відповідь: 0,1012 М.  

19. Як приготувати титрований розчин дикалій дихромату?  
20. Як  визначити катіони феруму (ІІ) методом дихроматометрії? 

Скласти відповідні рівняння реакцій.  
21.  Визначити масу йоду в 250 см3 розчину, якщо на титрування 25 

см3 цього розчину витратили 19,38 см3 розчину натрій тіосульфату з 
молярною концентрацією еквівалента Na2S2O3 0,0243 моль/дм3.  
Відповідь: 0,5976 г.  

22. Скільки грамів дикалій дихромату міститься в розчині, якщо при 
додаванні до нього надлишку калій йодиду та сульфатної кислоти на 
титрування виділеного йоду витратили 16,34 см3 розчину натрій 
тіосульфату з молярною концентрацію еквівалента Na2S2O3 у розчині 
0,05 моль/дм3. Відповідь: 0,0401 г.  

23. На титрування розчину солі FeSO4 у кислому середовищі 
витратили 13,78 см3 розчину KMnO4. Титр розчину KMnO4 дорівнює 
0,001154 г/см3. Обчислити масу солі FeSO4 у розчині. Відповідь: 
0,7642 г. 
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РОЗДІЛ 14 
КОМПЛЕКСОНОМЕТРИЧНЕ 

ТИТРУВАННЯ 
 
 

14.1. Загальна характеристика  
комплексонометричного титрування 

 
За основу комплексонометричного титрування взято реакцію 

утворення комплексних сполук між аналізованою речовиною та 
органічними реагентами комплексонами. Комплексони 
представляють собою похідні поліамінокарбонових кислот, 
обов'язковою складовою частиною яких є імінодіацетатне 
угрупування: 

2 2HOOC CH N CH COOH   . 

Третинні аміни, що містять карбоксильні кислотні групи, 
утворюють виключно стійкі комплекси з iонами багатьох металів, що 
й покладено в основу аналітичного визначення. 

Найпростішим комплексоном вважають комплексон І або 
нітрілтриацетатну кислоту 

                                            CH2COOH 

                               N           CH2COOH 

                                            CH2COOH. 

Комплексон ІІ − це слабка чотириосновна 
етилендіамінтетраацетатна кислота 

HOOC – CH2          CH2 – COOH 

                                    N − CH2 −CH2 − N 

HOOC – CH2                        CH2 – COOH. 

 

Ступінчаста дисоціація цієї кислоти H4Y веде до утворення 
аніонів з різним ступенем протонування. Відщеплення перших двох 
протонів відбувається легше порівняно з відривом третього та 
четвертого протонів .Сумарна константа дисоціації кислоти H4Y 
дорівнює K =10−21,09, рK = 21,09. Форми існування комплексону 
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залежать від pH розчину. Так, при рН 3 − 6 переважає форма Н2Y
2−, у 

межах рН 6 – 10 домінує НY3. Співвідношення між різними формами 
кислоти впливають на стан рівноваги в розчинах, що містять катіони 
металів і здатні утворювати комплексні сполуки. Внаслідок невеликої 
розчинності (283 мг в 1 дм3 води) етилендіамінтетраацетатна кислота 
як титрант має обмежене значення.  

Значно більшого використання в аналітичній практиці дістала 
динатрієва сіль етилендіамінтетраацетатної кислоти комплексон ІІІ 
(трилон Б) Na2H2Y. Комплексон ІІІ утворює міцні комплекси майже з 
усіма металами, за винятком лужних, добре розчиняється у воді (108 
г/дм3), при титруванні цим реагентом  легко встановити точку 
еквівалентності.  

Як кисла сіль трилон Б містить рухливі йони гідрогену 
карбоксильних груп, а електронодонорні атоми нітрогену аміногруп 
виявляють властивості полідентатного ліганда. Так, катіони 
аналізованого двовалентного металу заміщують два катіони гідрогену 
карбоксильних груп (іонний зв'язок) і одночасно взаємодіють з двома 
атомами нітрогену аміногруп (донорно-акцепторний зв'язок). 
Утворені структури настільки міцні, що не дозволяють виявити 
катіони металу в розчині комплексної сполуки звичайними якісними 
реакціями. Наприклад, катіон Mg2+ утворює з трилоном Б комплексну 
сполуку виду: 
 
                               OC—O                    O — CO   
 
            Mg 
 
        2Na+                       H2C— N                  N—CH2 
  
                           OOCH2C        H2C—CH2         CH2COO 

 
Стійкість комплексів катіонів металів з трилоном Б залежить від 

природи металу та рН середовища. З кількісної точки зору стійкість 
координаційних сполук характеризують константою стійкості. 
Наприклад, для реакції виду Men+ + Y4−  MeY(n−4) константа 
стійкості комплексу MeY(n-4) дорівнює: 

(MeY(n−4)) 
( -4)

4

[MeY ]
=

[Me ][Y ]


n

n+
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Дуже стійкі комплекси з трилоном Б утворюють катіони 
металів: 

3 25

2 21

4 23

Fe 1,3 10 ; lg 25,1;

Hg 6,3 10 lg 21,8;

Th 1,6 10 ; lg 23,2;







    
    
    

 

і тому їх можна визначити в кислому середовищі при рН=1, де 
невелика концентрація аніона У4- динатрієвої солі 
етилендіамітетраацетатної кислоти. Катіони металів, які утворюють 
менш міцні комплекси в даних умовах не можуть бути відтитровані і 
тому їх кількісне визначення проводять при більш високих значеннях 
рН. Так, катіони кальцію ((CaY2−)= 5,011010; lg(CaY2−) = 10,7) та 
магнію ((MgY2−)= 5,01108; lg(MgY2−) = 8,7) титрують трилоном Б 
в присутності амонійної суміші при рН 9-10. 

Регулюючи кислотність середовища, можна провести 
диференційоване визначення катіонів у сумішах. Так, для 
відокремлення катіонів кальцію від катіонів магнію користуються 
нерозчинністю Mg(OH)2 в сильно лужному середовищі. Суму 
катіонів магнію та кальцію визначають в окремій порції розчину при 
pH = 10 в амоніачній буферній суміші. В іншій порції аналізованого 
розчину визначають тільки катіони кальцію, попередньо осаджуючи 
катіони магнію у вигляді Mg(OH)2 дією лугів при рН = 12. За 
різницею між сумарним вмістом катіонів кальцію і магнію та вмістом 
іонів кальцію розраховують вміст катіонів магнію у пробі. 

Для приготування робочого розчину в комплексонометрії 
користуються хімічно чистим дигідратом Na2H2Y·2H2O, який 
застосовують як первинний стандарт. З препарату Na2H2Y·2H2O, що є 
у продажу і містить домішки, готують розчин наближеної 
концентрації, який стандартизують за титрованими розчинами солей 
магнію або цинку. Стандартизація розчину комплексону ІІІ за 
титрованим розчином солі магнію ґрунтується на рівнянні реакції: 

Mg2+ + H2Y
2 MgY2 + 2H+. 

Як видно з рівняння, трилон Б витискує з розчину два катіони 
гідрогену, тому фактор еквівалентності еквf (Na2H2Y) дорівнює 1/2, а 
молярна маса еквівалента цієї речовини становить половину від її 
молярної маси M(1/2 Na2H2Y). В переважній більшості випадків для 
аналітичних визначень готують 0,05 М(1/2 Na2H2Y) розчин трилону 
Б. 



 

 195

Криві титрування в комплексонометрії будують у координатах: 
вісь ординат – величина pMen+ (−lg[Men+]), де [Men+] − рівноважна 
концентрація катіона металу, що титрується; вісь абсцис – ступінь 
відтитрованості або кількість доданого титранту. Дещо складнішим 
порівняно з іншими методами титриметричного аналізу є визначення 
рівноважних концентрацій аналізованої речовини, які враховують 
кількість незакомплексованих iонів металу в розчині, константу 
стійкості комплексу, залежність від рН розчину тощо. Криві 
титрування в комплексонометрії докладно розглядають у спеціальній 
літературі. 

 
Індикатори в комплексонометрії 

 
Точку еквівалентності при комплексонометричному титруванні 

визначають декількома способами. Реакції комплексоутворення 
супроводжуються утворенням катіонів гідрогену в кількості 
еквівалентній кількості аналізованих іонів. Катіони гідрогену 
визначають алкаліметрично за допомогою кислотно-основних 
індикаторів.В окремих випадках точку еквівалентності 
комплексонометричного титрування визначають фізико-хімічними 
методами, але найчастіше для фіксування кінцевої точки титрування 
в комплексонометрії використовують металоіндикатори. З хімічної 
точки зору металоіндикатори – це органічні сполуки, що утворюють з 
іонами металу забарвлені комплекси. Металоіндикатори існують у 
вигляді протонованих та непротонованих форм: Н3Ind, H2Ind, HІnd, 
Ind. Обираючи індикатор для комплексонометричного титрування, 
враховують міцність утвореної ним комплексної сполуки: міцність 
комплексу індикатор − катіон металу повинна бути меншою міцності 
комплексу трилон Б − катіон металу, інакше наступає блокування 
індикатора і зміна забарвлення розчину поблизу точки 
еквівалентності не відбувається. Крім того, комплекс катіон металу – 
індикатор повинен швидко руйнуватися під дією трилону Б.  

У точці еквівалентності спостерігається різка зміна забарвлення 
розчину. У переважній більшості випадків користуються такими 
індикаторами: еріохром чорний Т, мурексид, ксиленоловий 
оранжевий, кислотний хром темно-синій. Органічні барвники 
еріохром чорний Т (інша назва хромоген чорний), а також кислотний 
хром темно-синій у лужному середовищі набувають синього 
забарвлення. Під дією катіонів кальцію, магнію, цинку, алюмінію ці 
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індикатори в області рН 7 − 11 утворюють внутрішньокомплексні 
сполуки винно-червоного кольору. При титруванні трилоном Б 
кольоровий комплекс катіон металу – індикатор руйнується і 
утворюється більш міцний безбарвний комплекс катіон металу – 
трилон Б, індикатор вивільнюється і в точці еквівалентності розчин 
набуває синього кольору. 

Схематично цей процес можна подати рівняннями: 

Me2+ + HInd 2−  MeInd− + H+;  

                                              синій          винно-червоний 

MeInd− + H2Y
2− + OH  MeY2− + HInd2− + H2O. 

         винно- червоний                                              синій                                              

Іншим поширеним індикатором в комлексонометрії є амоній 
пурпурат або мурексид. Протоновані форми цього індикатора 
змінюють своє забарвлення залежно від рН розчину: 

H4Ind−             H+  +   H3Ind2−          H2Ind3−   + 2H+.                 

             фіолетово-                         фіолетовий               синьо- 

             червоний (рН<9)              (рН = 9,2−11)        фіолетовий (рН >11) 

Мурексид як індикатор використовують при аналітичному 
визначенні катіонів кальцію, кобальту (ІІ), ніколу (ІІ), купруму (ІІ), з 
якими трилон Б утворюює водорозчинні комплекси жовтого або 
червоного кольору. 

При титруванні комплексоном ІІІ розчинів цих катіонів у точці 
еквівалентності відбувається різка зміна забарвлення індикатора. Так, 
комплексонометричне титрування катіонів кальцію в лужному 
середовищі (рН > 12) в присутності мурексиду веде до зміни 
червоного кольору комплексу CaH2Ind− на синьо-фіолетове 
забарвлення протонованої форми індикатора. 

Ксиленоловий оранжевий  належить до органічних барвників 
трифенілметанового ряду, у водних розчинах набуває жовтого 
кольору. Індикатор використовують при кількісному визначенні 
катіонів феруму (ІІІ), цирконію (IV), алюмінію, купруму (II), цинку, 
кадмію. В кислому середовищі вони утворюють з ксиленоловим 
оранжевим водорозчинні комплекси червоного кольору. Більшість 
металохромних індикаторів недостатньо стійкі у водних розчинах, 
тому їх готують у день проведення аналізу. Зручніше користуватися 
індикаторами у вигляді сухої суміші з  NaCl або NaNO3 у 
співвідношенні 1:100.  
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Титрування розчину сполук Ca2+ та Mg2+ трилоном Б виконують 
тільки при точно визначеному pH. Іони гідрогену, що виділяються в 
результаті реакції взаємодії катіонів досліджуваних металів та 
індикатора, підкислюють середовище, тому для підтримки сталості 
pH в аналізований розчин додають амоніачну буферну суміш, до 
складу якої входять амоній гідроксид та амоній хлорид у певному 
співвідношенні. Комплексонометричному визначенню сполук 
кальцію та магнію заважають катіони важких металів: купруму (ІІ), 
феруму (ІІ), мангану (ІІ).  

У комлексонометрії використовують усі способи титрування.  
Найбільш поширеним є пряме титрування, таким методом 

можна визначити близько 25 катіонів металів. До аналізованого 
розчину додають титрант комплексон ІІІ до тих пір, поки не буде 
досягнута точка еквівалентності. Кінцеву точку титрування 
визначають за допомогою індикаторів – хромогену чорного або 
мурексиду. Пряме титрування використовують для визначення йонів 
металів, щo швидко реагують з трилоном Б, а також мають 
відповідний індикатор для встановлення точки еквівалентності. Цим 
методом визначають катіони кальцію, магнію, цинку, кобальту (ІІ), 
феруму (ІІІ), купруму (ІІ) тощо. 

Якщо аналізована речовина, що утворює міцний комплекс з 
трилоном Б, не має відповідного індикатора або реагує надто 
повільно, то користуються методом зворотного титрування. До 
аналізованого розчину додають точно відомий, узятий у надлишку, 
розчин трилону Б, суміш нагрівають для завершення реакції, 
охолоджують і відтитровують надлишок комплексону ІІІ розчином 
магній сульфату з точно відомою концентрацією. Кінцеву точку 
титрування визначають за допомогою індикатора, що реагує на 
катіони магнію. Комплекс катіона досліджуваного металу і трилону Б 
має бути міцнішим за комплекс магнію і трилону Б, інакше при 
титруванні аналізований катіон буде витіснятися з комплексу. 
Методом зворотного титрування визначають катіони Ge(ІV), Sb(V), 
для яких важко підібрати відповідний індикатор, а також солі хрому 
(ІІІ), що повільно реагують з трилоном Б. 

Метод заміщення використовують для тих катіонів, що 
утворюють більш стійкий комплекс з трилоном Б порівняно з 
катіонами магнію або цинку. В такому випадку є можливість реакції 
витіснення катіонів магнію з його комплексу з трилоном Б катіонами 
аналізованого металу. При змішуванні розчину визначуваних катіонів 
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з комлексонатом магнію витісняються катіони магнію, які 
відтитровують розчином трилону Б: 

MgY2− + Me2+  MeY2− + Mg2+. 

Таким методом кількісно визначають катіони кальцію при витісненні 
ними катіонів магнію  

Na2MgY + Ca2+  Na2CaY + Mg2+. 

Рівновага реакції зміщується в напрямку утворення більш стійкого 
комплексу Na2[CaY]. Кількість витіснених катіонів магнію точно 
еквівалентна кількості катіонів кальцію, вміст яких визначають на 
основі експериментальних даних, отриманих при титруванні катіонів 
магнію розчином трилону Б точно відомої концентрації. Кількісне 
визначення катіонів барію проводять шляхом їх витіснення катіонами 
цинку з його комплексу з трилоном Б в амоніачному буферному 
розчині (рН ~10). 

У комплексонометрії використовують також метод 
алкаліметричного титрування, при якому внаслідок взаємодії 
комплексону ІІІ з катіонами металів виділяється еквівалентна 
кількість іонів гідрогену, яку відтитровують лугом в присутності рН-
індикаторів: 

Me2+ + H2Y
2−  MeY2− + 2H+; 

2H+ + 2OH−  2H2O. 

За кількістю витраченого при титруванні стандартизованого розчину 
лугу визначають вміст катіонів досліджуваного металу. 

 
 

14.2  Приклади аналітичних визначень за методами 
комплексонометричного титрування 

 
Визначення вмісту катіонів Ca2+ та Mg2+ 

у водному витягу з ґрунту 
 

У практиці сільського господарста визначають вміст обмінних 
катіонів кальцію та магнію у водному витягу з ґрунту з метою 
встановлення ступеня забезпеченості ґрунту цими елементами. 
Зазначені катіони витісняють 1 М розчином NaCl. Їх сумарний вміст 
у водному витягу визначають титруванням аналізованого розчину 
трилоном Б в присутності хромогена чорного як індикатора:  
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Мe2+ + HInd2  МeInd + H+; 

МeInd + H2Y
2 + OH  MeY2 + HInd2 + H2O. 

В окремій порції водного витягу визначають вміст Ca2+ 
титруванням розчину трилоном Б в присутності іншого індикатора – 
мурексида. За різницею між сумарним вмістом катіонів Ca2+ і Mg2+ та 
вмістом катіонів Ca2+ визначають вміст іонів магнію в аналізованій 
пробі.  

Для аналізу краще брати ґрунт, який не містить карбонатів. 
Наявність карбонатів перевіряють дією хлоридної кислоти. На 
годинникове скло поміщають 1 − 2 г ґрунту і додають 3 − 4 см3 
розчину хлоридної кислоти з масовою часткою речовини HCl 10 %. 
Якщо гази не виділяються, карбонати відсутні. 

Відібраний для аналізу ґрунт подрібнюють, просіюють, 
зважують. Наважку масою 2,5 г декілька разів обробляють 1 М 
розчином NaCl, перемішують і фільтрують. Якщо фільтрат 
непрозорий, його повторно пропускають через той самий фільтр. 
Фільтрат добре перемішують. Аліквоту ґрунтового витягу переносять 
в колбу для титрування, нагрівають її до 60 − 70 оС, додають 
гідроксиламін, натрій сульфід (натрій діетилдитіокарбамат), 
амоніачну буферну суміш і індикатор хромоген  чорний. Розчин 
набуває винно-червоного забарвлення. Аналізовану суміш титрують 
0,05 М (1/2 Na2H2Y) розчином трилону Б. В точці еквівалентності 
відбувається зміна забарвлення розчину з винно-червоного на синє. 
Титрування повторюють декілька разів до отримання відтворюваних 
результатів аналізу й визначають середній об'єм робочого розчину, 
витраченого на титрування аліквоти ґрунтового витягу. 

Суму катіонів кальцію та магнію обчислюють за формулою: 

 А 2 2 2 2 0(1/ 2Na H Y) (Na H Y) 100
,




x

c V V

V m
 

де  А – сумарний вміст катіонів кальцію та магнію в ммоль 
еквівалентах на 100 г ґрунту; с(1/2 Na2H2Y2) − молярна концентрація 

еквівалента Na2H2Y2 у розчині, моль/дм3; V (Na2H2Y2) – середній 
об'єм розчину трилону Б, витрачений на титрування аліквоти 
ґрунтового витягу, см3; V0 – вихідний об'єм ґрунтового витягу, см3; Vх 
– об'єм аліквоти ґрунтового витягу, см3; m – маса наважки ґрунту; 100 
– коефіцієнт перерахунку на 100 г ґрунту. 



 

 200

У розчині, що одночасно містить іони Ca2+ та Mg2+, визначення 
тільки катіонів кальцію можливе за умови їх розділення. Під дією 
надлишку лугу повністю осаджують катіони магнію, в розчині 
залишаються катіони кальцію. Як індикатор використовують 
мурексид, що в лужному середовищі утворює з катіонами кальцію 
комплекс, забарвлений у червоний колір. Цей комплекс менш 
стійкий, ніж сполуки кальцію з трилоном Б і при титруванні 
руйнується. В точці еквівалентності забарвлення індикатора 
змінюється від червоного до синьо-фіолетового. Вміст катіонів 
кальцію обчислюють за формулою:  

В 2 2 2 2 0(1/2Na H Y) (Na H Y) 100
,




x

с V V

V m
 

де В – вміст катіонів кальцію в ммоль еквівалентів на 100 г ґрунту;  
с(1/2 Na2H2Y2) − молярна концентрація еквівалента Na2H2Y2 у 
розчині, моль/дм3; V (Na2H2Y2) – середній об'єм розчину трилону Б, 
витрачений на титрування однієї аліквоти ґрунтового витягу, см3; V0 – 
вихідний об'єм ґрунтового витягу, см3; Vх – об'єм аліквоти ґрунтового 
витягу, см3; m – маса наважки ґрунту; 100 – коефіцієнт перерахунку 
на 100 г ґрунту. 

Вміст катіонів магнію розраховують за формулою: 

C = A − B, 

де С – вміст катіонів магнію в ммоль еквівалентів на 100 г ґрунту. 
Для визначення вмісту катіонів кальцію та магнію в мг на 100 г 
ґрунту кількість ммоль еквівалентів помножають на молярні маси 
еквівалентів іонів: М(1/2 Са2+) = 20,04 г/моль; М(1/2 Mg2+) = 12,16 
г/моль. 
 

Визначення загальної твердості води 
 

Трилонометричний метод визначення загальної твердості води 
заснований на титруванні суми солей кальцію та магнію розчином 
трилону Б в присутності індикатора хромогена чорного:  

Ca2+ + H2Y
2 CaY2 + 2H+; 

Mg2+ + H2Y
2 MgY2 + 2H+. 

Слід зазначити, що індикатор хромоген чорний досить чутливий 
у лужному середовищі не тільки до йонів кальцію та магнію, а також 
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до йонів цинку та купруму (ІІ). Ці катіони заважають визначенню 
загальної твердості води. Вплив зазначених катіонів усувають 
введенням у розчин невеликої кількості натрій сульфіду ( або натрій 
діетилдитіокарбамату), що утворює з ними малорозчинні осади ZnS 
та CuS. За наявності у воді невеликої кількості катіонів мангану (ІІ) 
додають декілька крапель 1% розчину солянокислого гідроксиламіну, 
що попереджає окиснення катіонів мангану (ІІ) оксигеном повітря у 
важкорозчинні сполуки  мангану (ІІІ) та мангану (ІV).  

При титруванні до точно відміряного об'єму води (20 −25 см3) 
додають амоніачний буферний розчин для звۥязування катіонів Н +, що 
утворюються в реакції взаємодії йонів Ca2+ і Mg2+ з трилоном Б та 
індикатор (наприклад, хромоген чорний) до утворення винно-
червоного забарвлення розчину. Пробу води титрують розчином 
трилону Б до зміни забарвлення від винно-червоного до синього. Для 
зручності в роботі користуються “свідком” − перетитрованою 
пробою, при подальшому додаванні трилону Б до цієї проби 
забарвлення залишається незмінним. Титрування проводять декілька 
разів до отримання відтворюваних результатів аналізу. Визначають 
середній об'єм розчину трилону Б, що витратили на титрування однієї 
проби води. 

Загальну твердість води виражають кількістю ммоль 
еквівалентів катіонів кальцію та магнію, що містяться в 1 дм3 
розчину: 

Тзаг 
2 2 2 2

2

(1/ 2Na H Y) (Na H Y) 1000
,

(H O)




c V

V
 

де  с(1/2 Na2H2Y) − молярна концентрація еквівалента Na2H2Y у 
розчині; V (Na2H2Y) − середній об'єм розчину трилону Б, витрачений 
на титрування однієї проби води; V(H2O) − об'єм аналізованої води, 
взятий для одного титрування; 1000 – коефіцієнт перерахунку моль 
еквівалентів у ммоль еквіваленти. 
 
 

Визначення вмісту кальцію в молоці 
 

Із загальної кількості мінеральних речовин молока кальцій 
становить близько 20 %. Вміст кальцію в молоці визначають в мг %. 
Середній вміст кальцію в молоці сільськогосподарських тварин 
становить: у кобили – 83 мг %, у корови – 140 мг %, у кози – 142 мг 
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%. Титрування солей кальцію можна здійснити двома шляхами – з 
індикатором мурексидом або з індикатором хромогеном чорним в 
присутності магній комплексонату. Катіони кальцію утворюють 
міцну сполуку з трилоном Б, але не дають чіткої зміни забарвлення в 
точці еквівалентності в присутності хромогену чорного. При введенні 
в розчин солі кальцію сполуки магній комплексонату відбувається 
реакція обміну між катіонами кальцію та катіонами магнію: 

Сa2+ + MgY2 Mg2+ + СaY2. 

Рівновага реакції зміщується в напрямку утворення більш стійкого 
комплексу CaY2, lg (CaY2) = 10,7; lg (MgY2) = 8,7. Кількість 
виділених катіонів Mg2+ строго еквівалентна кількості катіонів Ca2+ у 
розчині. Катіони магнію  відтитровують розчином трилону Б в 
присутності хромогену чорного.  

Відбирають пробу молока (наприклад, 10 см3), переносять у 
колбу для титрування, додають амоніачної буферної суміші, розчин 
магній комплексонату, дистильовану воду та щіпку індикатора.  

Пробу молока титрують розчином трилону Б, перемішуючи 
вміст колби. Титрування припиняють після змінення забарвлення з 
винно-червоного кольору на синє від однієї краплі комплексону ІІІ. 
Титрування повторюють до отримання відтворюваних результатів 
аналізу. Розраховують середній об’єм розчину трилону Б, витрачений 
на титрування однієї порції молока. 

Розглянутий спосіб визначення вмісту кальцію в молоці є 
прикладом титрування методом заміщення. Кількість еквівалентів 
трилону Б в реакції дорівнює кількості еквівалентів відтитрованих 
катіонів магнію і кількості еквівалентів катіонів кальцію.  

Масову концентрацію кальцію в молоці С (г/дм3) обчислюють за 
формулою: 

С 
2+

2 2 2 2(1/ 2Na H Y) (Na H Y) (1/ 2Ca )
,

х

c V M

V
 

де с(1/2Na2H2Y) – молярна концентрація еквівалента Na2H2Y у 

розчині; V (Na2H2Y) – середній об’єм розчину трилону Б, витрачений 
на титрування однієї проби молока; М(1/2 Ca2+) – молярна маса 
еквівалента катіонів кальцію; Vх – об’єм аліквоти молока.
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Контрольні  питання та задачі 
 

1. У чому полягає сутність комплексонометричного методу 
аналізу?  

2. Які сполуки називають комплексонами?  
3. Які індикатори використовують при комплексонометричному 

титруванні? У чому полягає принцип їх дії?  
4. Як приготувати робочий розчин в комплексонометрії? За якими 

вихідними речовинами встановлюють його точну концентрацію?  
5. Написати основне рівняння реакції комплексонометричного 

визначення катіонів кальцію у розчині.  
6. Як визначити загальну твердість води за комплексонометрією?  
7. Як визначити вміст кальцію та магнію за їх сумісної 

присутності?  
8. На титрування 100 см3 аналізованої води в присутності 

хромогену чорного витратили 10,9 см3 розчину трилону Б з молярною 
концентрацією еквівалента М(1/2 Na2H2Y) = 0,05 моль/дм3. 
Обчислити загальну твердість води. Відповідь: 5,45 ммоль-
еквівалентів/дм3.  

9. На титрування 50 см3 розчину солей CaCl2 та MgCl2 в 
присутності індикатора хромогену чорного витратили 13,75 см3 0,05 
М(1/2 Na2H2Y) розчину трилону Б. Титрування проводили в 
амоніачному буферному розчині. До окремої порції розчину такого ж 
об'єму додали надлишок NaOH і в присутності мурексиду витратили 
на титрування 9,37 см3 0,05 М(1/2 Na2H2Y) розчину трилону Б. 
Визначити молярні концентрації магній хлориду та кальцій хлориду у 
вихідному розчині. Відповідь: с(1/2 CaCl2) = 9,37·103 M, с(1/2 MgCl2) 
= 4,38·103 M. 

10. При визначенні сполук феруму в пробі стічної води об'ємом 20 
см3  його окислили до Fe (ІІІ) і осадили у вигляді Fe(OH)3. Промитий 
осад розчинили у хлоридній кислоті й відтитрували 5,08 см3 розчину 
комплексону ІІІ з молярною концентрацією еквівалента М(1/2 
Na2H2Y) = 0,0485 моль/дм3. Обчислити масову концентрацію Fe в 
стічній воді. Відповідь: 688 мг/дм3.  
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РОЗДІЛ 15 
ОСНОВИ ГРАВІМЕТРИЧНОГО 

АНАЛІЗУ 
 
 

15.1. Загальна характеристика 
гравіметричного аналізу 

 
Гравіметричний аналіз ґрунтується на вимірюванні маси 

речовини відомого складу, хімічно зв'язаної з визначуваним 
компонентом. При вирішенні аналітичних задач у гравіметрії 
користуються методами осадження, відгонки і виділення.  

У методах осадження наважку аналізованої речовини 
розчиняють, визначуваний компонент переводять у малорозчинну 
сполуку відомого складу. Утворений осад відокремлюють від 
розчину фільтруванням, промивають, висушують, прожарюють і 
визначають його масу. Вміст аналізованого елемента в пробі (або 
речовини в суміші) обчислюють, виходячи з маси прожареного осаду. 

У методах виділення визначувану складову частину виділяють з 
речовини і зважують. Таким способом встановлюють вміст золи в 
різноманітних матеріалах: твердому паливі (кам’яному вугіллі), 
барвниках, хімікатах для виробництва полімерів. Зола в даному 
випадку є небажаною домішкою і знижує якість основного продукту. 
Виконання аналізу передбачає спалювання в тиглі точної наважки 
досліджуваної речовини, прожарювання залишку в муфельній печі до 
сталої маси, зважування прожареного залишку і визначення його 
вмісту в досліджуваній пробі. 

У методах відгонки складову частину переводять у летку 
сполуку і потім відганяють. Наприклад, вміст CO2 в карбонатах 
визначають при їх розкладанні кислотами 

CaCO3 + 2HCl  CaCl2 + CO2 + H2O. 

Утворений вуглекислий газ СО2 поглинають у скляній трубці з 
натронним вапном або азбестом, просоченим NaOH. За зміною маси 
скляної трубки визначають вміст СО2 у карбонатах. Таким же чином 
можна визначити вміст води в кристалогідратах, поглинаючи Н2О 
твердим осушувачем, наприклад, безводною сіллю Mg(ClO4)2. 
Розглянутий гравіметричний метод відгонки дістав назву прямого 
методу. Непрямий метод відгонки ґрунтується на втраті маси 
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речовини при прожарюванні. Наприклад, при визначенні 
кристалізаційної води в кристалогідратах зважують масу 
кристалогідрату, прожарюють його при певній температурі 

CuSO4 5H2O 
0tCuSO4 + 5H2O;  

H2C2O4 2H2O
0tH2C2O4 + 2H2O, 

зважують масу прожареного осаду. Різниця мас до прожарювання і 
після прожарювання являє собою масу шуканого компонента – води. 
         Методом відгонки також визначають сульфіди та сульфіти. 
Після розкладання препарату кислотою виділений газ H2S або SO2 
поглинають відповідним абсорбентом. 

У гравіметричному аналізі розрізняють дві форми осаду 
речовин: осаджену та гравіметричну. 

Осадженою формою називають речовину, у вигляді якої 
визначуваний компонент виділяють в осад.  Наприклад, при 
гравіметричному визначенні катіонів Fe3+ осадженою формою є 
сполука Fe(OH)3, отримана за реакцією  

FeCl3 + 3NH3H2O  Fe(OH)3 + 3NH4Cl. 

Гравіметричною формою називають речовину, яку одержують 
після прожарювання осаду, за цією формою визначають вміст 
досліджуваного компонента в аналізованій пробі. Якщо хімічний 
склад осадженої форми не змінюється при прожарюванні, то 
осаджена і вагова (гравіметрична) форми речовини збігаються. 
Наприклад, сульфат-аніони осаджують солями барію, осаджена 
форма BaSO4, при прожарюванні хімічний склад речовини BaSO4 не 
змінюється. Тому і осаджена і вагова форми речовини є однією й тією 
ж сполукою BaSO4. При гравіметричному визначенні  сполук  
фосфору його осаджують у вигляді MgNH4PO4 (осаджена форма), при 
прожарюванні хімічний склад речовини MgNH4PO4 змінюється і 
утворюється речовина Mg2P2O7 (вагова форма). У даному випадку 
осаджена і вагова форми речовин відрізняються. Приклади осадженої 
й вагової форми для деяких речовин наведені в таблиці 15. 

Як осаджена, так і вагова форми мають відповідати певним 
вимогам. 

Вимоги до осадженої форми. Осад повинен мати достатньо 
низьку розчинність, так щоб втратами речовини внаслідок 
розчинності можна було знехтувати. Концентрація речовини в 
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розчині після осадження не повинна перевищувати 106 моль/дм3. 
Маса залишку речовини, що осаджується, має бути за межами 
зважування на аналітичних терезах – 0,0002 г. Важливою умовою 
осадженої форми є її кількісне перетворення у гравіметричну форму.  

Таблиця 15 
Осаджена та гравіметрична форми деяких осадів  

 
Форма осаду 

Визначуван
ий іон 

Осаджувач 
осаджена 

гравіметрич
на 

Ca2+ (NH4)2C2O4 CaC2O4 CaO 
Ba2+ H2SO4 BaSO4 BaSO4 

SO 2
4
  BaCl2 BaSO4 BaSO4 

Ag+ HCl AgCl AgCl 

Fe3+ NH3H2O Fe(OH)3 Fe2O3 

Al3+ NH3H2O  Al(OH)3 Al2O3 

Mg2+ Na2HPO4, 
NH3H2O, NH4Cl 

MgNH4PO4 Mg2P2O7 

 
Вимоги до гравіметричної форми. Вагова форма повинна мати 

певний хімічний склад, точно відповідати хімічній формулі.  
Отриманий прожарений осад (вагова форма) має бути стійким 

до зовнішнього середовища, не реагувати з парою води, вуглекислим 
газом повітря, не окиснюватися та не відновлюватися. При 
дотриманні цих умов кращою ваговою формою вважають ту, 
молекулярна маса якої буде найбільшою. Це знижує помилку 
аналітичного визначення. Вищевказані вимоги до осадів визначають 
вибір хімічних сполук, що можуть бути осадженою або ваговою 
формами. 

Утворення осадів. Важливою операцією гравіметричного 
аналізу є процес утворення осаду. Хімічний склад осаду, ступінь його 
чистоти і структура (кристалічний або аморфний) впливають на 
точність результатів аналізу. Умовою утворення осаду є перевищення 
добутку активностей іонів, з яких побудовано осад, над їх добутком 
розчинності. Виділення твердої фази представляє собою досить 
складний процес і відбувається за декілька стадій. Основними 
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стадіями при утворенні осаду є виникнення центрів кристалізації або 
первинних кристалів і ріст утворених кристалів. Первинні кристали 
за мінімальної кількості 4-5 можуть утворити стійку тверду фазу. 
Подальше осадження здійснюється двома шляхами: виникнення 
нових центрів кристалізації або відкладання осаду на раніше 
утворених первинних кристалах. У першому випадку утворюється 
осад, що складається з великої кількості дрібних кристалів – 
аморфний осад. Цей тип процесу осадження характерний для 
багатьох важкорозчинних речовин – сульфідів, гідроксидів металів, 
силікатної кислоти. У другому випадку при додаванні осаджувача  
відбувається зростання раніше виділених кристалів. Розмір кристалів 
збільшується, утворюється кристалічний осад, що складається з 
відносно невеликої кількості крупних кристалів. Кристалічні осади 
характерні для речовин ВаSO4, CaC2O4, MgNH4PO4, що мають досить 
велику розчинність. Характер осаду залежить від швидкості 
додавання осаджувача. Якщо одразу додати всю кількість 
осаджувача, то утворюється багато первинних кристалів і аморфний 
осад. Поступове осадження речовини при інтенсивному 
перемішуванні сприяє випаданню кристалічного осаду. Із зростанням 
температури в переважній більшості випадків розчинність осадів 
збільшується, і крупні кристали утворюються швидше. В зв’язку з 
цим осадження ведуть з гарячих розчинів гарячими розчинами 
осаджувача.  

Отримані кристалічні осади перед фільтруванням залишають на 
певний час для “дозрівання”. Основними процесами при дозріванні 
осаду є перекристалізація, перехід нестабільних станів у стабільні, 
тепловий рух іонів, змінення складу осаду. Дозрівання осаду 
позитивно впливає на чистоту малорозчинної речовини та збільшення 
розміру кристалів. Температура прискорює процес дозрівання осаду, 
тому склянку з утвореним кристалічним осадом залишають на 
декілька годин на гарячій водяній бані. 

Характерною особливістю аморфних осадів є дуже розвинута 
поверхня, на якій від стояння збільшується кількість адсорбованих 
домішок. Ущільнення аморфного осаду при стоянні ускладнює його 
наступне промивання, тому аморфні осади, на відміну від 
кристалічних, не витримують, а зразу ж переносять на фільтр, де їх 
фільтрують і промивають. 

Основними  операціями  при виконанні гравіметричного аналізу 



 

 208

 
                                                                        
              
 

є: відбір середньої проби, взяття і розчинення наважки, осадження 
досліджуваного компонента та перевірка на повноту осадження, 
фільтрування, промивання осаду з пробою на повноту промивання, 
висушування та прожарювання осаду, зважування гравіметричної 
форми, обчислення результатів аналізу. 

Відбір середньої проби. Метою відбору є одержання невеликої 
кількості вихідної речовини, в якій кількісний вміст  компонентів має 
дорівнювати їх кількісному вмісту в усій масі досліджуваної 
речовини. Правила відбору середніх проб різних матеріалів 
розглянуті в розділі 9. 

Взяття наважки. Наважкою називають точно зважену масу 
речовини. Наважка має бути зручною в роботі. Досить велика 
наважка ускладнює процеси осадження, фільтрування, промивання 
осаду. За невеликої наважки зростають помилки при зважуванні та 
виконанні інших операцій, що знижує точність аналітичного 
визначення. Дослідним шляхом встановлено, що найбільш зручними 
в макрометоді є наважки масою 0,5 г для кристалічних осадів і 0,1– 
0,3 г для аморфних об’ємних осадів. Для взяття наважки 
користуються бюксами або маленькими пробірками з корком. На 
годинниковому скельці дозволяється брати наважки з хімічно 
інертних речовин, які самі не виділяють пари і не реагують зі 
складовими  повітря.  

Зважування речовини є невід’ємною складовою частиною 
гравіметричного аналізу. При гравіметричних визначеннях 
виконують щонайменше два зважування – взяття наважки і 
визначення маси гравіметричної форми речовини. Точність, з якою 
вимірюють масу речовини, впливає на загальний результат аналізу. 
Аналітичні терези є основним приладом для вимірювання маси в 
кількісному аналізі. Залежно від завдання, що стоїть перед 
аналітиком, використовують терези різних типів. Для наближеного 
визначення маси речовини придатні технічні (технохімічні) терези, 
точність яких не перевищує 0,01 г. На таких терезах можна зважити 
речовину масою не більше 1 кг. Аналітичні терези використовують 
для точного зважування об’єктів аналізу, максимальне навантаження 
– 200 г, точність 0,0001– 0,0002 г. 

Сучасна промисловість випускає терези різних конструкцій. 
Останнім часом широкого використання в аналітичній практиці 
дістали електронні терези. Аналітичні терези вимагають охайності та 
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обережності в роботі, їх встановлюють у спеціальних вагових 
кімнатах, щоб усунути вплив лабораторної атмосфери та їх 
завчасного руйнування. 

Розчинення наважки. Для переведення аналізованої речовини в 
розчин користуються послідовно такими розчинниками – водою 
(холодною, гарячою), кислотами – ацетатною, хлоридною, 
сульфатною, нітратною, сумішшю кислот ”царською водою” (3HCl + 
HNO3). При нерозчинності речовини у водних розчинах застосовують 
органічні розчинники або їх суміші з водою. Важкорозчинні 
речовини сплавляють з лугами, карбонатами лужних металів, у 
окремих випадках додають сильні окисники. Зупиняються на 
розчиннику, який дає задовільні результати. Розчинення проводять в 
хімічному стакані, накривши його годинниковим склом для 
запобігання виносу аналізованої речовини з  газами, що виділяються 
– Н2S, СО2, H2 тощо. 

Осадження. Важливим моментом у виконанні цієї операції 
гравіметричного аналізу є правильний вибір осаджувача. Ідеальним 
осаджувачем вважають речовину, що відрізняється специфічністю, 
леткістю і утворенням при осадженні найменш розчинної сполуки. 
Специфічних реагентів не так багато, тому регулюючи кислотність 
середовища і вводячи маскуючі речовини, усувають дію йонів, що 
заважають процесу осадження. 

Кількість осаджувача має бути такою, щоб найповніше осадити 
аналізовану речовину. Як електроліт з однойменними йонами, 
осаджувач, доданий у невеликій кількості, зменшує розчинність 
утвореного осаду. Водночас значного надлишку осаджувача 
уникають, тому що це може привести до розчинення осаду через 
утворення кислих солей, амфотерних, комплексних сполук. Так, під 
дією надлишку сульфатної кислоти утворюється кисла сіль 
Рb(НSO4)2, що призводить до зростання розчинності осаду РbSO4. В 
присутності завеликої кількості лугу осад Сr(ОН)3 розчиняється 
внаслідок утворення комплексної речовини 

Cr(OH)3 + OH  [Cr(OH)4]
–. 

На основі експериментальних даних установлено, що кількість 
осаджувача має бути в 1,5 рази більшою, ніж його еквівалентна 
кількість за рівнянням хімічної реакції. Для визначення об’єму 
розчину осаджувача необхідно знати його концентрацію та масу 
речовини, що осаджують. 
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Приклад 15.1. Який об’єм розчину АgNО3 необхідно взяти для 
осадження бромід-іонів з наважки NаВr масою 0,12 г? 

Розвۥязання: 
1. m (AgNO3) − ?  

Відповідно до рівняння хімічної реакції 

NаВr + AgNO3  NаNО3 + АgВr 

169,874 г  АgNО3 осаджують 102,894 г NаВr, 

х г  АgNО3 осаджують 0,12 г NаВr. 

х 
0,12 169,874

102,894


   0,1981 г. 

2. V (AgNO3) − ?  

1000 см3 0,1 М розчину АgNО3 містять 16,9874 г Аg, 

х см3  0,1 М розчину АgNО3 містять 0,1981 г Аg. 

х 
0,1981 1000

16,9874


   11,7 см3 

11,7 см3 – це стехіометричний об’єм 0,1 М розчину АgNО3, а 
півторакратний його об’єм дорівнює 11,7 1,5 = 17,5 см3. 

Відповідь: 17,5 см3. 
Фільтрування. Метою фільтрування є відокремлення осаду від 

маточного розчину, тобто розчину, з якого він випав. Для 
фільтрування в кількісному аналізі використовують беззольні 
фільтри, при спалюванні таких фільтрів утворюється настільки мало 
золи (0,0001 г), що її масою можна знехтувати. Беззольні фільтри 
відрізняються за ступенем щільності. Пачку фільтрів однакової 
щільності оперізують паперовою стрічкою певного кольору. 
Найменш щільні фільтри – “червона стрічка” або “чорна стрічка” – 
призначені для фільтрування аморфних осадів (Fе(ОН)3, Al(ОН3). 
Баритові фільтри – ”синя стрічка” – мають найменший діаметр пор. Їх 
використовують для фільтрування дрібнокристалічних осадів (BaSO4, 
СаС2О4). Проміжне місце за розміром посідають фільтри “біла 
стрічка”, що використовують для відокремлення більшості осадів.  

В окремих випадках для фільтрування кристалічних осадів 
користуються скляними фільтруючими тиглями або лійками. 
Фільтруючим матеріалом таких тиглів є пористе скло, 
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неглазурований фарфор, кварц, алюміній оксид, що впаяні в тигель. 
Фільтрування ведуть при зниженому тиску, тому тривалість операцій 
значно скорочується.  

Промивання осаду. Операція промивання проводиться з метою 
видалення домішок, адсорбованих на поверхні осаду, а також його 
звільнення від маточного розчину. Промивну рідину вибирають 
залежно від властивостей осаду. Аморфні осади схильні до 
пептизації. Їх промивають розчином амоній хлориду або амоній 
нітрату, що при прожарюванні осаду легко видаляються. Для 
промивання крупнокристалічних осадів, що добре фільтруються, 
користуються дистильованою водою (при малій розчинності осадів) 
або розчином електроліту з однойменними йонами (при високій 
розчинності осадів). 

Одержання вагової форми осаду. Відфільтрований і промитий 
осад висушують у сушильній шафі при температурі близько 100 oС. 
При більш високих температурах фільтр може обвуглитися і 
розкластися. Озолення (спалювання) підсушеного фільтру виконують 
на газовому пальнику або в електричній муфельній печі. Після 
завершення озолення осад прожарюють. Умови прожарювання 
зазначені в методиках аналізу. Прожарювання повторюють декілька 
разів до отримання сталої маси осаду. 

Як і будь-який інший метод аналізу, гравіметрія має свої 
переваги і недоліки.  

Гравіметричний аналіз є безеталонним методом аналізу і тому в 
цьому методі можна обходитися  без стандартних зразків і 
калібрувальних графіків. Погрішність аналітичного визначення в 
гравіметрії рідко перевищує 0,1– 0,2 %, (для інструментальних 
методів вона становить 2 – 5 %). Гравіметрія не потребує складної 
апаратури.  

Недоліками гравіметричного аналізу є трудомісткість, 
тривалість, неспецифічність реагентів. Виконання хімічного аналізу 
гравіметричним методом передбачає виконання операцій, що 
забирають досить багато часу. Крім того, цим методом важко 
аналізувати речовини з малим вмістом компонентів (< 1 %). У 
переважній більшості гравіметричних визначень відсутні спеціальні 
реагенти, тому необхідне розділення йонів для усунення їх 
заважаючої дії. Через ці недоліки гравіметричний аналіз поступово 
втрачає своє значення, але завдяки високій точності та 
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відтворюваності результатів гравіметрія є незамінною при порівнянні 
аналізів, виконаних різними методами, при встановленні ступеня 
чистоти вихідних речовин, проведенні науково-дослідних робіт, при 
арбітражних аналізах. 

Об’єктами гравіметричного аналізу в сільському господарстві є 
ґрунти, рослини, добрива, продукція рослинництва та тваринництва. 
Так, ваговим методом встановлюють польову та гігроскопічну 
вологість ґрунту. Визначення сполук силіцію в ґрунтах засновано на 
осадженні силікатної кислоти, що за нагрівання втрачає воду. 
Важливим показником органічних добрив є вміст сухого залишку та 
води в добривах, що визначають на основі висушування добрива. 
Гравіметричне визначення вмісту Фосфору в фосфорних добривах 
базується на перетворенні осадженої форми MgNH4PO4 у вагову 
форму Mg2P2O7. Ваговий тетрафенілборатний метод використовують 
для визначення вмісту Калію в однокомпонентних калійних 
добривах. Для оцінки чистої продуктивності фотосинтезу вимірюють 
приріст сухої речовини рослин за добу з розрахунку на 1 м2 листкової 
поверхні. В основі визначення інтенсивності транспірації лежить 
швидке зважування окремого листка, за зменшенням маси листка 
розраховують кількість води, що випаровується. Показники якості 
продукції рослинництва і тваринництва – вміст клітковини в 
рослинному матеріалі, вміст “сирого” жиру в рослинах, вміст лактози 
в молочних продуктах та інші також визначають за гравіметрією.  

 
 

15.2. Розрахунки в гравіметрії 
 

Розрахунки в гравіметричному аналізі необхідні для обчислення 
величини маси наважки речовини, маси та об’єму розчину 
осаджувача, а також вмісту визначуваного компонента в пробі 
(результати аналізу). Розрахунки здійснюють, виходячи з рівнянь 
хімічної реакції, що відбуваються під час аналізу, або користуючись 
гравіметричним (аналітичним) фактором. 

Гравіметричний фактор є відношення молярної маси 
визначуваного компонента до молярної маси гравіметричної форми 

F 
(визначуваної речовини)

(гравіметричної форми)


aМ

bМ
, 
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де a, b – коефіцієнти, необхідні для зрівнювання числа моль 
визначуваної речовини в чисельнику і знаменнику. На письмі 
аналітичний фактор позначають літерою F. Так, при визначенні 
алюмінію в сполуках (гравіметрична форма Аl2О3) аналітичний 
фактор записують у вигляді: 

 F(2Al/Al2O3) 
2 3

2 (Аl)

(Al O )
 

М

M
 

Аналітичний фактор показує масу в грамах визначуваної 
речовини, що відповідає одному граму її вагової форми. Величини 
гравіметричних факторів зібрані в довідниковій літературі, їх також 
можна обчислювати самостійно. Наприклад, для визначення 
гравіметричного фактору F(2Al/Al2O3) необхідно подвоєну молярну 
масу алюмінію поділити на молярну масу алюміній оксиду: 

F(2Al/Al2O3) 
2 (Аl)

(Al O )2 3

М

M
   

2 26,982

101,961


  0,5293. 

У таблиці 16 наведено величини деяких гравіметричних факторів.  
Таблиця 16 

Типові приклади гравіметричних факторів 
 

Визначувана 
речовина 

Гравіметрична 
форма 

F 
Величина
фактора 

Fе Fе2О3 2М(Fе)/М(Fе2О3) 0,6994 
FеО Fе2О3 2М(FеO)/М(Fе2О3) 0,4499 
Мg Мg2Р2О7 2М(Мg)/М(Мg Р2О7) 0,3622 
Р2О5 Мg2Р2О7 М(Р2О5)/M(Мg2Р2О7) 0,6378 
K2О K(B(C6H5)4) М(K2О)/2M(K(B(C6H5)4) 0,1314 
Ва BaSO4 М(Ba)/М(BaSO4) 0,5884 
Ва BaCrO4 М(Ba)/М(BaCrO4) 0,5421 
Ca CaO М(Ca)/М(CaО) 0,7147 
Аl Аl2О3 2М(Аl)/М(Аl 2О3) 0,5293 
Аl АlPO4 М(Аl)/М(АlPO4) 0,2212 
Сl АgСl M(Сl)/М(АgСl) 0,2474 
Br АgBr M(Br)/М(АgBr) 0,4255 
Cr Cr2О3 2М(Cr)/М(Cr2О3) 0,6843 
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Гравіметричний множник використовують для перерахунку 
вмісту одного компонента, вираженого масовою величиною, на вміст 
іншого елемента. Гравіметричним фактором користуються і в тому 
випадку, коли визначуваний компонент не входить до складу 
гравіметричної форми, але відомі стехіометричні співвідношення між 
хімічними сполуками. 

 
Розрахунок маси наважки аналізованої речовини 

 
Для обчисленння маси наважки аналізованої речовини треба 

написати рівняння хімічних реакцій. Маса наважки досліджуваної 
речовини визначається масою гравіметричної форми і вмістом 
аналізованого компонента в гравіметричній формі.  

Маса гравіметричної форми залежить від характеру осаду. Як 
зазначалося раніше, дослідним шляхом установлено, що при 
макроаналізі у випадку кристалічних осадів маса гравіметричної 
форми дорівнює 0,5 г; аморфних осадів – 0,1 – 0,3 г. Масу наважки 
аналізованої речовини обчислюють за формулою: 

mнав 
0,5 100




F
 (кристалічні осади); 

mнав  =
0,1 100



F
 (аморфні осади), 

де F – гравіметричний фактор;   – приблизний вміст досліджуваного 
компонента (масові відсотки). 

Розрахунки величини наважки і кількості осаджувача належать 
до попередніх обчислень, остаточно в їх результатах зберігається не 
більше двох значущих цифр. 

Приклад 15.2. Розрахувати величину наважки магній хлориду 
МgСl2 для визначення в ньому хлорид-іонів осадженням арґентум 
нітрату. Утворений осад має кристалічну форму. 

Розвۥязання: 
1.F(MgCl2/2AgCl) − ?  

F(MgCl2/2AgCl) = 2M(MgCl )

2M(AgCl)


95, 211

2 143,323
= 0,332.
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2. mнав − ? 

mнав = 0,50,332  0,17 г. 

Відповідь: 0,17 г. 
Приклад 15.3. Обчислити величину наважки речовини солі 

Мора (NН4)2SO4FeSO46H2О, необхідну для визначення масової 
частки Fe2+-іонів у даній солі, маса гравіметричної форми – 0,1 г. 

Розвۥязання: 
Катіони ферум (ІІ) важко відокремити у вигляді Fе(ОН)2, тому їх 

спочатку окиснюють до катіонів ферум (ІІІ). Складемо рівняння 
хімічних реакцій, що лежать в основі визначення Fe2+ в солі Мора: 

Fe2+ + 3NO+ 4H+ Fe3+ + NO + 2H2О; 

Fe3+ + 3NН3H2О  Fe(OH)3 + 43NH ; 

2Fe(ОН)3 

0t  Fe2О3 + 3H2О. 

Аналізована речовина – сіль Мора (NН4)2SO4FeSO46H2О, 
гравіметричною формою цієї речовини є Fe2О3. 
1.F(2(NH4)2SO4 FeSO4 6H2O)/(Fe2O3) − ? 

F(2(NH4)2SO4 FeSO4 6H2O)/(Fe2O3) =  

4 2 4 4 2

2 3

2 ((NH ) SO FeSO 6H O) 2 392, 214
4,912.

(Fe O ) 159, 69

  
 

M

M
 

2. mнав − ? 

mнав = 0,1·F = 0,1 4,912  0,49 г. 

Відповідь: 0,49 г. 
 

Розрахунки результатів гравіметричного аналізу 
 

Результати гравіметричного аналізу представляють як масу 
визначуваної речовини або як масову частку досліджуваного 
компонента в суміші. 

Для обчислення маси визначуваної речовини необхідно масу її 
гравіметричної форми помножити на аналітичний фактор: 
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m(X) = mграв.ф.(X)F.  

Масову частку досліджуваного компонента в суміші 
обчислюють за формулою: 

(X) 
грав.ф.

нав

(X)
100%

m F

m
    

Приклад 15.4. Для аналізу взято 0,4748 г фосфатного добрива. 
Маса прожареного осаду магній дифосфату Мg2Р2О7 склала 0,1954 г. 
Обчислити масову частку Р2О5 у добриві. 

Розвۥязання: 
1.F(P2O5/Mg2P2O7) − ?  

F(P2O5/Mg2P2O7) = 
141,943

222,551
= 0,6378. 

2. (Р2О5) − ?  

(Р2О5) =
2 2 7 2 5 2 2 7

добрива

(Mg P O ) (P O ) / (Mg P O )m F

m


0,1954 0,6378

0, 4748


100 % =  

26,25 %. 

Відповідь: 26,25 %. 
 
 

15.3. Приклади аналітичних визначень 
за гравіметричним аналізом 

 
Визначення вологості ґрунту 

 
Вологістю ґрунту називають кількість води, що міститься в 

ґрунтовому зразку і видаляється внаслідок висушування його до 
сталої маси. 

Вологість ґрунту має виняткове значення для вирощування 
високих і сталих урожаїв. Від умісту води в ґрунті залежить 
ефективність використання добрив, проведення різних агротехнічних 
заходів, рівень розвитку біологічних процесів у рослинах. Вологість 
ґрунту зумовлена його фізичними властивостями: водопроникненням, 
вологоємністю, капілярністю тощо. Вивчаючи водний режим ґрунту, 
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визначають залежність розвитку культур від його вологості, запас 
вологи в ґрунті, її доступність для рослин.  

Розрізняють польову або загальну вологість і гігроскопічну. 
Польову вологість визначають у відібраних у полі зразках без 
підготовки ґрунту.  

Суть методу полягає у визначенні вмісту вологи у відібраних 
зразках ґрунту після їх висушування у сушильній шафі при 
температурі 100 – 105 oС до сталої маси. 

У полі за допомогою бура відбирають зразки ґрунту. Готують 
алюмінієві бюкси до роботи: миють, висушують до сталої маси і 
зважують. Бюкси нумерують і поміщають у них відібрані зразки 
ґрунту, закривають їх кришками і зважують. Після зважування бюкси 
поміщають у сушильну шафу, кришку кладуть на ребро бюкса. 
Дверцята шафи закривають і висушують ґрунт при температурі 100 – 
105 ºС. Тривалість висушування ґрунту залежить від його вологості. 
Висушування ґрунту середньої вологості триває протягом 6 – 8 
годин. 

Після висушування бюкси з ґрунтом закривають кришками і 
поміщають в ексикатор, де вони охолоджуються до 30 хвилин. Бюкси 
зважують і результати записують у лабораторний журнал. Операцію 
висушування ґрунту повторюють до отримання сталої маси.  

Вологість ґрунту обчислюють за формулою: 

В  
a

m
100 % , 

де a – кількість води в ґрунті, взятому для аналізу, визначається як 
різниця мас до висушування і після висушування ґрунту; m – наважка 
аналізованого ґрунту; 100 – коефіцієнт для перерахунку результатів 
аналізу у відсотки.  

Для більшості аналізів в лабораторії ґрунт просушують до 
повітряно-сухого стану. Такий ґрунт завжди містить певну кількість 
вологи, яка дістала назву гігроскопічної. Вміст гігроскопічної води 
залежить від природи речовини, її поверхні та вологості повітря. 
Переконатися в наявності гігроскопічної вологи в повітряно-сухому 
ґрунті можна нагріваючи його у холодній пробірці: на стінках 
пробірки утворюються крапельки вологи. Наявність гігроскопічної 
води обумовлена здатністю ґрунту адсорбувати вологу з повітря і 
міцно утримувати її на своїй поверхні. 
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Гігроскопічну вологу визначають у ґрунті, доведеному до 
повітряно-сухого стану. Для приготування повітряно-сухого ґрунту 
відібрану пробу добре перемішують, подрібнюють, просіюють крізь 
сито з отворами 1мм, розсипають тонким шаром на скло або плівку і 
залишають на 3 – 4 дні. Після цього середню пробу переносять у 
склянку з притертим корком і користуються нею як матеріалом для 
аналітичних проб. 

Кількісне визначення гігроскопічної вологи ґрунтується на 
висушуванні повітряно-сухого ґрунту в сушильній шафі при 
температурі 100-105 ºС  до сталої маси.  

В аналітичній практиці величину гігроскопічної вологи 
використовують для обчислення сухої маси ґрунту або коефіцієнта 
перерахунку результатів аналізу повітряно-сухого ґрунту на сухий 
ґрунт. Для обчислення сухої маси ґрунту знаходять перевідний 
коефіцієнт K повітряно-сухої маси ґрунту в суху за формулою 

г

100
K

100 B


  

де Вг - гігроскопічна  волога, визначена у відсотках до сухої маси 
ґрунту. Масу сухого ґрунту mc обчислюють за масою повітряно-
сухого ґрунту mn.c. і вологістю Вг 

c n c
г

100
m m

100 B
 

  

Максимальна гігроскопічна вологість (вологість при повному 
насиченні повітря водяною парою) дозволяє встановити вологість 
в’янення рослин, розрахувати доступну (продуктивну) і недоступну 
вологість у ґрунті 

 
Визначення вмісту кристалізаційної води у кристалогідратах 

 
Кристалічні речовини, що містять молекули води, називають 

кристалогідратами, а вода, що входить до складу кристалогідратів, 
називається кристалізаційною. Прикладами кристалогідратів є 
речовини MgSO4·7H2O, Na2S2O3·5H2O, Na2CO3·10H2O. Деякі 
кристалогідрати (Na2CO3·10H2O, Na2SO4·10H2O) при зберіганні в 
сухому повітрі втрачають частку кристалізаційної води. Це явище 
називають звітрюванням. Інші кристалогідрати, навпаки, поглинають 
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водяну пару з повітря. Так, кристалогідрат CaCl2·2H2O 
перетворюється в CaCl2·6H2O, на чому ґрунтується його 
використання як осушувача. Для підтримання сталості складу 
кристалогідратів їх зберігають у склянках з притертими корками або 
в бюксах з кришками.  

Воду в кристалогідратах визначають гравіметричним методом. 
Аналізовану пробу нагрівають при відповідній температурі і вміст 
води визначають за різницею маси проби до і після висушування. 
Температура, при якій відбувається видалення кристалізаційної води, 
залежить від міцності зв’язку води з основною речовиною. Перед 
установленням вмісту кристалізаційної води в кристалогідратах за 
довідковою літературою визначають при якій температурі речовина 
втрачає кристалізаційну воду, і тільки при цій температурі 
висушують наважку кристалогідрату. Речовина, призначена для 
визначення вмісту кристалізаційної води, має бути повітряно-сухою, 
в іншому випадку разом з кристалізаційною буде визначена і 
адсорбційна, гігроскопічна вода. 

Розглянемо визначення кристалізаційної води на прикладі 
речовини барій хлориду BaCl2·2H2O.  

На технохімічних терезах зважують свіжоперекристалізований 
кристалогідрат масою 1,4 – 1,5 г, переносять його в бюкс і точно 
зважують на аналітичних терезах. Результат зважування записують у 
лабораторний журнал. Зважений бюкс поміщають у сушильну шафу з 
температурою не вище 125 ºС (температура видалення 
кристалізаційної води). Через 1,5 – 2 години бюкс виймають, 
охолоджують в ексикаторі, закривають кришкою і зважують. 
Висушування повторюють ще 1 – 2 рази, доводячи бюкс з його 
вмістом до сталої маси. Вважають, що вся кристалізаційна вода 
видалена з кристалогідрату, якщо різниця між двома послідовними 
зважуваннями не перевищує 0,0002 г. Записують у лабораторний 
журнал масу бюкса з наважкою і обчислюють результати аналізу. 

Масову частку кристалізаційної води у кристалогідраті 
визначають за формулою: 

(H2O) 2 2 2

2 2

(BaCl 2H O) (BaCl )
100%

(BaCl 2H O)

 
  



m m

m
 

Для перевірки точності визначення порівнюють отриманий 
результат з теоретично розрахованим вмістом води в кристалогідраті 
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BaCl2·2H2O. 
Вологість мінеральних добрив, вміст кристалізаційної води в 

інших кристалогідратах визначають аналогічним способом, 
дотримуючись відповідних температур висушування. 

 
Визначення масової частки сульфат-іонів  
у розчинних сульфатах за гравіметрією 

 
Аналіз розчинних сульфатів ґрунтується на осадженні сульфат-

іонів катіонами барію 

Ba2+ + 2
4SO  BaSO4. 

Утворений осад фільтрують, промивають, озолюють і 
прожарюють. Виходячи з маси наважки та маси гравіметричної 
форми, обчислюють масову частку сульфат-іонів у пробі. Речовина 
барій сульфат задовольняє вимогам, що висувають до осадів в 
гравіметрії. Сіль BaSO4 є найменш розчинною серед солей барію, 

0 SK 1,1·1010, стійка на повітрі, практично нерозчинна в кислотах, 
склад речовини точно відповідає її хімічній формулі. При 
прожарюванні склад BaSO4 не змінюється, тобто осаджена і вагова 
форми в даному разі збігаються. 

Масу наважки для аналізу, наприклад, K2SO4, розраховують, 
виходячи з маси гравіметричної форми кристалічного осаду BaSO4 
(0,5 г), 

mнав = 0,5F, 

де F – гравіметричний фактор, у даному випадку F дорівнює 
відношенню молярних мас калій сульфату та барій сульфату 

F(K2SO4/BaSO4) = 2 4

4

(K SO )

(BaSO )

M

M
 = 

174, 27

233, 40
= 0,7467. 

Маса наважки становить 0,5·0,7467 = 0,38 г. На аналітичних 
терезах в бюксі зважують розраховану наважку речовини K2SO4. Сіль 
кількісно переносять у хімічний стакан, де її розчиняють у гарячій 
воді і повільно осаджують 5% розчином BaCl2. Осадження BaSO4 
ускладнює утворення дрібнокристалічних осадів, здатних проникати 
через пори фільтру, і забруднення осаду сторонніми йонами. Тому 
створюють умови для виникнення крупних і чистих кристалів BaSO4: 
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повільно, краплями, додають осаджувач; осадження ведуть в 
присутності хлоридної кислоти, що перешкоджає забрудненню осаду; 
нагрівання аналізованої суміші. Зменшення розчинності BaSO4 
досягають введенням відповідної надлишкової кількості осаджувача. 
Після завершення осадження BaSO4 виконують пробу на повноту 
осадження. Для цього в прозорий над осадом розчин додають 
декілька крапель розчину BaCl2. Якщо під дією осаджувача каламуть 
не утворюється, то повноти осаду досягнуто. Стакан з осадом 
залишають для дозрівання осаду. Для фільтрування осаду вибирають 
найщільніший беззольний фільтр (“синя стрічка”). Промивання осаду 
здійснюють холодною дистильованою водою до повного видалення 
хлорид-іонів. Пробу на повноту вилучення Cl–-аніонів виконують в 
окремій порції фільтрату за допомогою AgNO3.Фільтр з осадом 
підсушують у сушильній шафі при температурі 105 ºС , фільтр 
озолюють на газовому пальнику або електричній плитці.  

Озолення осаду BaSO4 ведуть за достатнього доступу повітря, 
інакше утворюється монооксид карбону, що реагує з барій сульфатом 
за реакцією: 

BaSO4 + 4CO  BaS + 4CO2. 

При прожарюванні осаду BaSO4 слідкують за тим, щоб 
температура в муфельній печі не перевищувала 900 ºС. При 
температурах 1200-1300 ºС відбувається розкладання препарату, що 
веде до його втрати, помилок в результатах аналізу. Прожарювання і 
зважування тигля з осадом виконують декілька разів до отримання 
сталої маси. 

Масову частку сульфат-іонів визначають за формулою: 

 ( 2
4SO  )

нав

100%,
XF

m
   

де Х – маса вагової форми; mнав – маса наважки розчинного сульфату; 
F – гравіметричний фактор, відношення молярної маси сульфат-
аніонів до молярної маси барій сульфату, дорівнює 0,4116.  

За описаною вище методикою визначають вміст сульфат-іонів у 
водній витяжці засолених ґрунтів. За результатами аналізу – 
кількістю ммоль еквівалентів сульфат-аніонів в 100 г ґрунту  
встановлюють ступінь сульфатного засолення ґрунтів. 
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Визначення вмісту Калію в калійних добривах 
 

Метод ґрунтується на осадженні катіонів калію натрій 
тетрафенілборатом в присутності ацетатної кислоти 

KCl + Na(B(C6H5)4)  K(B(C6H5)4) + NaCl. 

Розглянутий метод використовують для аналізу 
однокомпонентних калійних добрив. Діючою речовиною в калійних 
добривах є дикалій оксид K2О. Для перерахунку результатів аналізів 
на K2О користуються гравіметричним фактором, який визначають як 
відношення молярних мас дикалій оксиду і калій тетрафенілборату 

F(K2O/2K(B(C6H5)4)) = 2

6 5 4

M(K O) 94,195

2M(K(B(C H ) )) 2 358,33



 = 0,332. 

Наважку добрива переносять у хімічний стакан, додають води і 
кип’ятять протягом 10 хвилин. Охолоджений розчин переносять у 
мірну колбу, перемішують і фільтрують. Аліквоту відфільтрованого 
розчину переносять у хімічний стакан, туди ж додають 1-2 краплі 
індикатора метилового червоного і 10% розчин ацетатної кислоти до 
переходу забарвлення розчину в рожевий колір. Якщо при введенні 
метилового червоного розчин одразу набуває рожевого кольору, його 
нейтралізують 0,1 М розчином лугу до жовтого кольору, а потім 
додають ацетатну кислоту до відновлення рожевого забарвлення. 
Розчинене добриво осаджують натрій тетрафенілборатом 
Na(B(C6H5)4). Розчину разом з осадом дають відстоятися на водяній 
бані. Фільтруванням (фільтр “біла стрічка”) відокремлюють розчин 
від осаду. Промитий осад разом з фільтром поміщають у прожарений 
і зважений тигель і висушують у сушильній шафі при температурі 
120  ºС. Операцію висушування повторюють до сталої маси тигля. 

Масову частку Калію в перерахунку на К2О обчислюють за 
формулою 

(K2O) 
0,1314 

 
1

m

m
100 %, 

де m – маса прожареного осаду калій тетрафенілборату;  m1 – 
розрахункова маса добрива; 0,1314 – гравіметричний фактор 
F(K2O/2K(B(C6H5)4)); 100 – коефіцієнт перерахунку результатів 
аналізу у відсотки. 
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Магнезіальний метод визначення  
вмісту Фосфору в фосфатних добривах 

 
Гравіметричний метод визначення вмісту Фосфору ґрунтується 

на осадженні сполук фосфору лужною магнезіальною сумішшю у 
вигляді подвійної солі магній-амоній фосфату 

Ca(H2PO4)2 + 2MgCl2 + 4NH3H2О   

2MgNH4PO4 + CaCl2 + 4H2O + 2NH4Cl. 

Осад магній-амоній фосфату промивають і прожарюють. 
Гравіметричною формою осаду є магній пірофосфат:  

2MgNH4PO4        
t         Mg2P2O7 + 2NH3 + H2O. 

За масою утвореного магній пірофосфату визначають вміст P2O5 
в добриві.  

Фосфатні добрива відрізняються за вмістом діючої речовини 
P2O5, розчинністю та хімічним складом. За розчинністю фосфатні 
добрива поділяють на водорозчинні (суперфосфати – 
Ca(H2PO4)2H2O), розчинні у слабких кислотах (преципітат – 
CaHPO42H2O) та важкорозчинні (фосфоритне борошно – Ca3(PO4)2). 
Перед проведенням аналізу фосфатне добриво розчиняють у 
відповідному розчиннику: воді, хлоридній, нітратній, лимонній 
кислотах, цитраті амонію – і відбирають аліквоту приготовленого 
розчину для роботи. 

При осадженні добрива магнезіальною сумішшю за рахунок 
взаємодії катіонів магнію з розчином амоніаку можливе утворення 
осаду Mg(OH)2, що може привести до неправильних результатів у 
аналізі. Тому осадження проводять в присутності амоній хлориду, що 
як сіль з однойменним іоном знижує ступінь дисоціації амоніаку і 
зменшує концентрацію гідроксид-іонів у розчині 

NH3 H2О    
NH4Cl

    NH4
+ OH. 

Добуток розчинності Mg(OH)2 ( 0
SK 1,8·1011) в присутності NH4Cl 

не досягається і осад магній гідроксиду не випадає. Уникають 
надлишку NH4Cl, тому що зазначена сіль внаслідок гідролізу створює 
кисле середовище, в якому може розчинитися осад MgNH4PO4. 
Осадження подвійної солі магній амоній фосфату ведуть при pH ~ 9, 
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користуючись високою концентрацією амоніаку і низькою 
концентрацією NH4Cl. Як осаджувач використовують лужну 
магнезіальну суміш. Для приготування такої суміші в мірну колбу 
місткістю 1 дм3 додають 55 г MgCl26H2O, 200 см3 10%-го водного 
розчину амоніаку, 105 г NH4Cl, приливають дистильованої води до 
позначки, вміст колби ретельно перемішують. Для зниження 
розчинності осаду MgNH4PO4 осадження проводять за кімнатної 
температури, краще суміш охолоджувати льодом. Як промивну 
рідину використовують розведений розчин амоніаку (1:20), 
промивання водою сприяє частковому гідролізу солі й утворенню 
розчинної речовини магній гідрогенфосфату: 

MgNH4PO4 + H2O  MgHPO4 + NH4ОН. 

Легкоплавка сіль MgNH4PO4 при озоленні паперового фільтру 
закриває неспалені часточки вугілля, припиняє їм доступ повітря і 
тому прожарений осад може бути чорним внаслідок адсорбції 
вугілля. Для запобігання цьому явищу фільтр озолюють при якомога 
нижчій температурі. Катіони феруму (ІІІ), алюмінію заважають 
кількісному визначенню P2O5 у добриві тому, що в лужному 
середовищі можуть осаджуватися у вигляді гідроксидів. Для 
розчинення цих речовин в аналізовану суміш додають солі лимонної 
кислоти, що утворює із зазначеними  катіонами розчинні комплексні 
сполуки 

         CH2COONH4   

                                                                                                                                      
НО– C – COONH4  +  Fe (OH)3    

 

CH2COONH4   

                  CH2COONH4 

  Fe(OH)2 – О – C – COONH4 + H2O. 

                   CH2COONH4 

Метод використовують для визначення водорозчинних, 
засвоюваних сполук фосфору і загального вмісту фосфору у водних 
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витяжках. Проводячи  аналіз, виконують два досліди: один з 
наважкою добрива, інший – контрольний – за тих же умов, але без 
досліджуваного добрива. Вміст фосфору в перерахунку на P2O5 
обчислюють за формулою 

(P2O5) 
 1 0

2

0,638  
 

xV

m m V

m
100 %, 

де 0,638 – гравіметричний фактор F( P2O5)/(Mg2P2O7); m – маса осаду 
досліджуваної проби; m1 – маса осаду контрольної проби; m2 – маса 
наважки добрива; V0 – загальний об’єм розчину добрива; Vx – об’єм  
аліквоти досліджуваного розчину; 100 – коефіцієнт перерахунку 
результатів аналізу у відсотки. 
 
 

Визначення вмісту “сирої клітковини” 
 

Одним з показників якості продуктів і кормів є вміст у них 
клітковини. Клітковина є головною складовою частиною оболонок 
рослинних клітин, у чистому вигляді в рослинах не зустрічається, 
супутніми речовинами клітковини є лігнін, геміцелюлози, коркові й 
ретикулярні тканини, білкові та зольні сполуки. Вміст клітковини 
залежить від виду рослини, фази її розвитку, кліматичних умов, 
мінерального живлення. Рослини – коноплі, бавовник, кенар, рамі, 
кендир містять значну кількість клітковини, тому їх використовують 
як сировину для текстильної промисловості. Технологічна якість 
такої сировини визначається вмістом клітковини. Найбагатші на 
клітковину волокна бавовнику, де її вміст становить 85 – 90 %. 

Кількісне визначення “сирої” клітковини ґрунтується на 
послідовній обробці наважки досліджуваної речовини сульфатною 
(VІ) кислотою, лугом, спиртом, етером і наступному зважуванні 
обробленого матеріалу. 

За різницею мас наважки і залишку, що утворився після 
обробки, встановлюють кількість клітковини в аналізованій пробі. 
Під дією сульфатної кислоти розчиняються  мінеральні солі; 
нерозчинні вуглеводи – крохмаль, частково геміцелюлози 
розкладаються на розчинні моносахариди; нітрогенвмісні сполуки – 
аміни, алкалоїди, аміди утворюють водорозчинні речовини. Для 
руйнування лігніну, залишку геміцелюлоз, білків, жирів та ліпоїдних 
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речовин користуються лужним гідролізом. Спирт та етер вилучають 
смоли, дубильні й барвні речовини, деякі білки, залишки жиру і віск. 
У результаті такої обробки утворюється “сира” клітковина. “Сирою” 
її називають через те, що цілком звільнитися від супутніх речовин не 
вдається. 

Пробу рослинного матеріалу тонко подрібнюють, добре 
перемішують і переносять у бюкс. На аналітичних терезах точно 
зважують масу аналізованої речовини. Кількісно наважку переносять 
у склянку і додають розчин сульфатної  кислоти. Рідину в склянці 
доводять до кипіння, яке продовжують протягом 30 хвилин. У міру 
випарювання в склянку доливають гарячої дистильованої води, щоб 
не змінилася концентрація сульфатної кислоти, що реагує з 
клітковиною. За півгодини склянку знімають, дають осаду 
відстоятися декілька хвилин і рідину в гарячому стані відсмоктують 
за допомогою вакууму.  

Після відмивання осаду і видалення промивної води у склянку 
додають  розчин лугу, вміст склянки кип’ятять протягом 30 хвилин. 
Після охолодження реакційної суміші її фільтрують таким же  
способом, як і у випадку з кислотою. Закінчивши фільтрування, осад 
промивають водою, підкисленою сульфатною кислотою до 
слабокислої реакції і фільтрують крізь висушений і попередньо 
зважений фільтр у звичайній лійці без розрідження. Перенесений на 
зважений фільтр осад промивають послідовно 2 – 3 рази гарячою 
дистильованою водою, 2 – 3 рази етанолом і сульфатнокислим етером 
доти, поки промивна рідина стане цілком безбарвною. В бюкс, де 
сушився фільтр, поміщають фільтр разом з промитим осадом і 
висушують при температурі 100 – 105 оС у сушильній шафі, 
охолоджують в ексикаторі й зважують на аналітичних терезах, 
зважування повторюють до отримання сталої маси. 

Вміст клітковини в аналізованій пробі рослинного матеріалу 
визначають за формулою 

X 
a

m
100 % ,  

де X – вміст клітковини; a – маса ”сирої клітковини”; m –маса 
наважки рослинного матеріалу; 100 – коефіцієнт для перерахунку 
результатів у відсотки. 
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Контрольні запитання та задачі 
 

1. У чому полягає сутність гравіметричного аналізу? 
2. Назвати методи вагового аналізу. 
3. Що називають осадженою формою і яки вимоги до неї 

висувають? 
4. Що представляє собою гравіметрична форма? 
5. Дати коротку характеристику основним операціям 

гравіметричного аналізу в методі осадження. 
6. Як розрахувати наважку аналізованої речовини? 
7. Зазначити умови осадження кристалічних та аморфних осадів. 
8. Яку кількість осаджувача в гравіметричному аналізі вважають 

оптимальною? 
9. Які фільтри використовують для відокремлення осадів від 

маточних розчинів? 
10. З якою метою виконують промивання осаду? 
11. Як перевірити повноту осадження і повноту промивання осаду? 
12. Для чого використовують муфельні печі? 
13. Як зрозуміти вираз “прожарювання до сталої маси”? 
14. Що називають гравіметричним фактором і як його 

використовують у ваговому аналізі? 
15. Для аналізу взято 0,6905 г технічного барій хлориду. Внаслідок 

його осадження сульфатною кислотою і наступного прожарювання 
дістали осад масою 0,6653 г. Обчислити масову частку Ba в зразку. 
Відповідь: 56,69 %.  

16. Для визначення масової частки вологи взяли наважку ферум (ІІ) 
сульфату 1,9547 г. Після висушування до сталої маси маса солі склала 
1,8754 г. Визначити масову частку (%) вологи у зразку. Відповідь: 
4,06 %.  

17. Яку масу речовини, що містить 30 % Феруму, необхідно взяти 
для аналізу, якщо маса прожареного осаду Fe2O3 становить 0,1г. 
Відповідь: 0,23 г. 

18. Обчислити вміст NaCl у технічному натрій хлориді, якщо з 
наважки масою 0,398 г добули осад AgCl асою 0,8411 г. Відповідь: 
86,17 %.  

19. З наважки суперфосфату масою 0,4895 г добули 0,2934 г 
прожареного осаду магній дифосфату Mg2P4O7. Розрахувати масову 
частку P2O5 у суперфосфаті. Відповідь: 38,24 %. 
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ДОДАТКИ 
Додаток А 

Константи дисоціації деяких кислот при 25 oС 
 

Назва 
кислоти  

Формула 
Константа 
дисоціації  

pK=  lg K  

1 2 3 4 

Арсенатна H3AsO4 
K1 = 6103 
K2  = 1,05107 

K3 = 2,951012 

pK1= 2,22 
pK2 = 6,98 
pK3 = 11,53 

Арсенітна  HAsO2 K = 5103 pK = 2,30 
Борна (мета) HBO2 K = 7,51010 pK= 9,12 

Борна (орто) H3BO3 
K1 = 61010 
K2  = 1,81013 

K3 = 1,61014 

pK1= 9,22 
pK2 = 12,74 
pK3 = 13,80 

Борна (тетра) H2B4O7 
K1 = 1,8104 
K2 = 2,0108 

pK1 = 3,74 
pK2 = 7,70 

Винна H2C4H4O6 
K1 = 1,0103 
K2 = 4,6105 

pK1 = 3,00 
pK2 = 4,34 

Гідроген 
пероксидна 

H2O2 K1 = 2,01012 pK1 = 11,70 

Етанова (ацетатна) CH3COOH K = 1,8105 pK = 4,74 

Етилендіамін 
тетра 
ацетатна 

H4Y 
(EDTA) 

K1 = 1,0102 

K2 = 2,1103 

K3 = 6,9107 
K4 = 5,51011 

pK1 = 2,00 
pK2 = 2,68 
pK3 = 6,16 
pK4 = 10,26 

Карбонатна  H2CO3 
K1 = 3107 

K2 = 61011 
pK1 = 6,52 
pK2 = 10,22 

Метанова HCOOH K = 1,8104 pK = 3,75 
Нітратна (ІІІ) HNO2 K = 4,0104 pK = 3,40 

Оксалатна 
 

H2C2O4 
K1 = 3,8102 

K2 = 3,3105 
pK1 = 1,42 
pK2 = 4,46 

Силікатна (мета) 
 

H2SiO3 
K1 = 3,21010 
K2  = 1,61012 

pK1 = 9,50 
pK2  = 11,8 

Силікатна (орто)  
 

H4SiO4 

 

K1 = 1,31010 
K2 = 1,61012 

K3 = 2,01014 

pK1 = 9,90 
pK2 = 11,80 
pK3 = 13,70 
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1 2 3 4 
Станатна H2SnO3 K1 = 41010 pK1 = 9,40 

Стибатна (V) H[Sb(OH)6] K = 4105 pK = 4,40 
Стибатна(ІІІ) HSbO2 K = 11011 pK = 11 

Сульфатна(IV) H2SO3 
K1 = 1,75102 
K2 = 6,3108 

pK1 = 1,76 
pK2 = 7,20 

Сульфатна(VI) H2SO4 
K1 = 1103 
K2 = 1,15102 

pK1 = –3 
pK2 = 1,94 

Сульфідна H2S 
K1 = 5,7108 

K2 = 1,21015 
pK1 = 7,24 
pK2 = 14,92 

Флуоридна НF K = 6,2104 pK = 3,21 

Фосфатна 
 

H3PO4 

 

K1 = 1,1102 
K2 = 2,0107 
K3 = 3,61013 

pK1 = 1,96 
pK2 = 6,70 
pK3 = 12,44 

Дифосфатна 
 

H4P2O7 

 

K1 = 1,2101 
K2 = 7,9103 
K3 = 2,0107 

K4 = 4,81010 

pK1 = 0,91 
pK2 = 2,10 
pK3 = 6,70 
pK4 = 9,32 

Хроматна H2CrO4 
K1 = 1,6101 

K2 = 3,2107 
pK1 = 0,80 
pK2 = 6,50 

Дихроматна H2Cr2O7 K2 = 2,3102 pK2 = 1,64 
Ціанідна HCN K = 71010 pK = 9,13 

   Продовження додатку А 



Додаток Б 
 

Розчинність основ,  кислот  та солей в воді 

 
 

 

Катіони Аніони 

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 

OН F Cl Br I S2 2
3SO   2

4SO   3NO  3
4PO   2

3CO   2
3SiO   CH3COO Н+ 

— р р р р р р р р р р н р 

4NH  р р р р р — р р р р р — р 

Na+ р р р р р р р р р р р р р 
K+ р р р р р р р р р р р р р 
Мg2+ м н р р р р н р р н н н р 
Са2+ м н р р р м н м р н н н р 
Ва2+ р м р р р р н н р н н н р 
Аl3+ н м р р р — — р р н — н м 
Сг3+ н н р р р — — р р н — н р 
Zn2+ н м р р р н н р р н н н р 
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Продовження додатку Б 

 

 
 

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 
Мn2+ н м р р р н н р р н н н р 
Со2+ н р р р р н н р р н н н р 
Ni2+ н р р р р н н р р н н н р 
Fе2+ н н р р р н н р р н н н р 
Fе3+ н н р р р — — р р н н н р 
Cd2+ н р р р р н н р р н н н р 
Нg2+ — — р м н н н р р н н — р 
Сu2+ н н р р р н н р р н н н р 
Аg+ — р н н н н н м р н н н р 
Рb2+ н н м м н н н н р н н н р 
Bi3+ н н — — н н — р р н н — — 

р – розчинна речовина;                         – речовина не існує або розкладається водою; 
м – малорозчинна речовина;                н – нерозчинна речовина. 
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Додаток В 
Добутки розчинності деяких малорозчинних речовин при 25 oС 

 
Назва речовини Формула K0

S  
1 2 3 

Алюміній 
                   гідроксид  

 
Al(OH)3 

 
11032 

                   фосфат  AlPO4 5,751039 
Аргентум 

                     арсенат 
 

Ag3AsO4 
 

11022 

                 бромід AgBr 5,31013 

                йодид AgI 8,31017 

карбонат  Ag2CO3 8,21012 

                 оксалат  Ag2C2O4 11011 

                 роданід  AgSCN 1,11012 

                 сульфат  Ag2SO4 1,6105 

                 сульфід Ag2S 6,31050 

                фосфат Ag3PO4 1,31020 

                хлорид AgCl 1,781010 

               хромат Ag2CrO4 1,21012 

              ціанід  AgCN 2,31016 

Барій           карбонат  BaCO3 5,1109 
                 оксалат BaC2O4 1,1107 
                  сульфат  BaSO4 1,11010 
                 фосфат  Ba3(PO4)2 6,31039 
                хромат BaCrO4 1,21010 

Кальцій  
            гідроксид 

 
Ca(OH)2 

 
5,5106 

                    карбонат CaCO3 4,8109 

                    оксалат  CaC2O4 2109 

               фосфат Ca3(PO4)2 21029 
                сульфат CaSO4 2,37105 

               хромат CaCrO4 7,1104 

Кобальт (ІІ) 
                   гідроксид 

 
Co(OH)2 

 
6,31015 

                   карбонат CoCO3 81013 
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Продовження додатку В  
 

1 2 3 
Кобальт (ІІ) 

              оксалат  
 

CoC2O4 6,3108 

               сульфід  CoS 41021 

Кобальт (ІІІ)  
     гідроксид 

 
Co(OH)3 41045 

Купрум (ІІ) 
           гідроксид 

 
Cu(OH)2 51020 

                   карбонат CuCO3 2,51010 

                 сульфід CuS 6,31036 

                фосфат Cu3(PO4)2 1,31037 

                хромат CuCrO4 3,610-6 

Купрум  (І)  йодид CuI 1,110-12 
Магній  

амоній фосфат 
 

MgNH4PO4 2,51013 

гідроксид Mg(OH)2 61010 

                   карбонат MgCO3 4105 

                оксалат  MgC2O4 8,6105 

               фосфат Mg3(PO4)2 11013 

Манган  
амоній фосфат  

 
MnNH4PO4 11012 

гідроксид Mn(OH)2 4,51013 

                    карбонат MnCO3 1,81011 

                оксалат MnC2O4 510 6 

                сульфід  MnS 2,51010 

Меркурій (І) 
                йодид  

 
Hg2I2 4,51029 

                  сульфід Hg2S 11047 

                  хлорид Hg2Cl2 1,31018 

                 хромат Hg2CrO4 5109 

                 бромід  Hg2Br2 5,81023 

Меркурій (ІІ) 
                   гідроксид 

 
HgO(+H2O) 31026 

                   сульфід HgS (чорний) 1,61052 
                   сульфід HgS (червоний ) 41053 
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Продовження додатку В  
 

1 2 3 
Нікол         гідроксид Ni(OH)2 6,31018 

                   карбонат  NiCO3 6,6109 

-сульфід NiS 3,21019 

Плюмбум 
           гідроксид  

 
Pb(OH)2 1,11020 

             йодид PbI2 1,1109 

                  карбонат PbCO3 11013 

                сульфат PbSO4 1,6108 

               сульфід PbS 2,51027 

              хлорид PbCl2 1,6105 

             хромат PbCrO4 1,81014 

Станум 
            гідроксид 

 
Sn(OH)2 6,31027 

             йодид SnI2 1104 

                сульфід SnS 11025 

Ферум (ІІ) 
            гідроксид 

 
Fe(OH)2 11015 

                   карбонат FeCO3 3,471011 

                сульфід FeS 31020 

Ферум (ІІІ) 
           гідроксид 

 
Fe(OH)3 6,31038 

                   фосфат FePO4 1,31022 
Хром (ІІІ) 

          гідроксид 
 

Cr(OH)3 6,31031 

                   фосфат CrPO4(фіолетовий) 11017 
                   фосфат CrPO4(зелений) 2,41023 
Цинк  

          гідроксид 
 

Zn(OH)2 7,11018 

                  карбонат ZnCO3 1,451011 

              оксалат ZnC2O4 1,5109 

             ціанід Zn(CN)2 2,61013 
- сульфід ZnS 1,61024 

           фосфат Zn3(PO4)2 9,11033 
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Додаток Д 
Константи стійкості  деяких комплексних іонів при 25 oC 

    

Комплексо- 
утворювач 

Вираз константи стійкості 
комплексного іона 

Величина 
константи 
стійкості 

рКст 

1 2 3 4 
+

3 2
+ 2

3

[Ag(NH ) ]

[Ag ][NH ]  
 1,1·107 7,03 

2
+ 2

[Ag(CN) ]

[Ag ][CN ]  




 7,2·1021 21,09 Ag+ 

2
+ 2

[Ag(SCN) ]  

[Ag ][SCN ]



  1,7·108 8,23 

3  
6

3+ 6

[AlF ]

[Al ][F ]



  6,9·1019 19,84 

4
3 4

[Al(OH) ]

[Al ][OH ]



   1,0·1033 33,00 

3
2 4 3

3+ 2 3
2 4

[A1(C O ) ]

[A1 ][C O ]  



  6,2·1016 16,79 

Al3+ 

3+ 4

[AlY]

[Al ][Y ]



  1,3·1016 16,11 

2+
3 4

2+ 4
3

[Cd(NH ) ]

[Cd ][NH ]
 1,3·107 7,12 

2
4

2+ 4

[Cd(CN) ]

[Cd ][CN ]



  7,1·1018 18,85 Cd2+ 

2

2+ 4

[CdY]

[Cd ][Y ]



  3,1·1016 16,48 

Co2+ 

 
 

2
3 4

2 4
3

[Co(NH ) ]

[Co ][NH ]



  3,6·105 
 

5,55 
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Продовження додатку Д
1 2 3 4 

2+
3 6

2+ 6
3

[Co(NH ) ]

[Co ][NH ]
 1,3·105 

 
5,11 

4
6

2+ 6

[Co(CN) ]  

[Co ][CN ]



  1,3·1017 

 
17,11 

 
2

4
2+ 4

[Co(SCN) ]

[Co ][SCN ]



  6,0·101 1,78 
 

Co2+ 

 

2

2+ 4

[CoY]

[Co ][Y ]



  1,3·1016 16,11 

2+
3 4

2+ 4
3

[Cu(NH ) ]

[Cu ][NH ]
 4,7·1012 12,67 

2
2 4 2

2+ 2 2
2 4

[Cu(C O ) ]

[Cu ][C O ]



  1,1·108 8,04 

2
4

2+ 4

[Cu(CN) ]

[Cu ][CN ]




 2,0·1027 27,30 

2
4

2+ 4

[CuCl ]

[Cu ][Cl ]



  4,10·105 5,61 

Сu2+ 

 

2

2+ 4

[CuY]

[Cu ][Y ]



  6,32·1018 18,80 

4
6

2+ 6

[Fe(CN) ]

[Fe ][CN ]




 1·1024 24,00 

Fe2+ 2

2+ 4

[FeY]

[Fe ][Y ]



  2,8·1014 14,45 

3
6

3+ 6

[FeF ]

[Fe ][F ]



  1,3·1016 16,11 

3
2 4 3

3+ 2 3
2 4

[Fe(C O ) ]

[Fe ][C O ]  



  1,6·1020 20,20 Fe3+ 

3
6

3+ 6

[Fe(CN) ]

[Fe ][CN ]



  1,0·1031 31,00 
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Продовження додатку Д 

1 2 3 4 

Fe3+ 3+ 4

[FeY]

[Fe ][Y ]



  1,3·1025 25,11 

2
4

2+ 4

[Hg(CN) ] 

[Hg ][CN ]



  2,5·1041 41,40 

2
4

2+ 4

[HgCl ]

[Hg ][Cl ]



  1,17·1014 14,07 

2

2+ 4

[HgY]  

[Hg ][Y ]




 

1,4·1022 22,15 

2+
3 4

2+ 4
3

[Hg(NH ) ]

[Hg ][NH ]
 1,9·1019 19,28 

Hg2+ 

2
4

2+ 4

[HgI ]

[Hg ][I ]



  6,7·1029 29,83 

2+
3 6

2+ 6
3

[Ni(NH ) ]

[Ni ][NH ]
 5,4·108 8,76 

2
4

2+ 4

[Ni(CN) ]

[Ni ][CN ]



  5,4·1013 13,75 
Ni2+ 

 
2

2+ 4

[NiY]

[Ni ][Y ]



  2,8·1018 18,45 

Pb2+ 
2

2+ 4

[PbY]

[Pb ][Y ]




 

1,6·1018 18,20 

2+
3 4

2+ 4
3

[Zn(NH ) ]

[Zn ][NH ]
 2,9·109 9,46 

2
4

2+ 4

[Zn(CN) ]

[Zn ][CN ]




 7,7·1016 16,89 

2
4

2 4

[Zn(OH) ]

[Zn ][OH ]



   4,6·1013 13,66 

Zn2+ 

2

2+ 4

[ZnY]

[Zn ][Y ]



  2,9·1016 16,50 
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Додаток Е 
Стандартні електродні потенціали деяких систем при 25 oС 

Відновна 
форма 

Окисна 
форма 

Електродна реакція Е0, В 

1 2 3 4 

Li Li + Li+ + ē = Li –3,04 

K K + K+ + ē = K –2,92 
Ba Ba2+ Ba2+ + 2ē = Ba –2,90 

Ca Ca2+ Ca2+ + 2ē = Ca –2,87 

Na Na + Na+ + ē = Na –2,81 

Mg Mg2+ Mg2+ + 2ē = Mg –2,34 

Al Al3+ Al3+ + 3ē = Al –1,66 

Mn Mn2+ Mn2+ + 2ē = Mn –1,18 

2

4MnO   4MnO  4MnO+ ē = 2

4MnO   + 0,56 

MnO2  + 
4OH 4MnO  + 2H2O 4MnO+ 2H2O + 3ē = 

MnO2  + 4OH 
+ 0,60 

Mn2+  + 4H2O 
4

MnO
+ 8H + 4MnO+ 8H + + 5ē =  

Mn 2+ + 4H2O 
+ 1,51 

Zn Zn2+ Zn2+ + 2ē = Zn – 0,76 
Cr 

2Cr 3+  + 7H2 O 

Cr3+ 

Cr2O
2

7

  + 14H + 

Cr3+ + 3ē = Cr 

Cr2O
2

7

+ 14H+ + 6 ē = 

2Cr 3+  + 7H2 O 

– 0,74 

+ 1,33 

Fe Fe2+ Fe2+ + 2ē = Fe – 0,44 

Fe2+ Fe3+ Fe3+ + ē = Fe2+ + 0,77 

Ni Ni2+ Ni2+ + 2ē = Ni – 0,25 

Sn Sn2+ Sn2+ + 2ē = Sn – 0,14 
Sn2+ Sn4+ Sn4+ + 2ē = Sn2+ + 0,15 
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1 2 3 4 

H2 2H+ 2H+ + 2ē  = H2 0,00 

2S2O
2

3

  

SO 2

4

  

S4O
2

6

  

S2O
2

8

  

S4O
2

6

+ 2ē = 2S2O
2

3

  

S2O
2

8

+ 2ē  = 2SO 2

4

  

+ 0,09 
 

+2,01 

Cu+ Cu2+ Cu2+ + ē = Cu+ + 0,159 

Cu Cu2+ Cu2+ + 2ē = Cu + 0,34 

2I I2 I2 + 2ē = 2I + 0,536 

3I I 3

  I 3

+ 3 ē = 3I + 0,545 

NO + 2OH– NO 2
  + H2O 

NO 2
  + H2O + ē = NO + 

2OH– 
– 0,46 

NO + 4OH– NO3
  + 2H2O 

NO3
  + 2H2O + 3 ē = NO+ 

4OH– 
– 0,14 

NO2 + H2O NO3
  + 2H   NO3

  + 2H+ + ē = NO2 + H2O + 0,80 

NH4

+  3H2O NO3
+  1OH + 

NO3
  + 1OH+ + 8 ē = NH4

  + 

3H2O 
+ 0,87 

NO + 2H2O NO3
  +4H+ 

NO3
  + 4H+ + 3 ē = NO + 

2H2O 
+ 0,96 

NO + H2O HNO2 + H+ HNO2 + H+ + ē = NO + H2O + 0,99 

Ag Ag+ Ag+ + ē = Ag + 0,80 

2Br– Br2 Br2 + 2ē = 2Br– + 1,06 

2H2O O2 + 4H+ O2 + 4H+= 2H2O  + 1,23 

2Cl– Cl2 Cl2  + 2ē = 2Cl–  + 1,36 

Au Au3+ Au3+ + 3ē = Au + 1,42 
2F– F2 F2  + 2ē = 2F– + 2,87 

Продовження додатку Е
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Адсорбція, 160 
Алкаліметрія, 135 
Алізарин, 47 
Алюміній, реакції катіонів, 47  
Амоній 
– виявлення, 34 
– реакції катіонів, 31-32 
– вилучення, 34 
Аналіз 
– аніонів, 104-105 
– відтворюваність, 114 
– газовий, 109-110 
– гравіметричний, 204 
– дробний, 21 
– катіонів, 85-86 
– кількісний, 108 
– краплинний, 17 
– мікрометод, 19 
– мікрокристалоскопічний, 19 
– мікрометод, 19 
– мокрим шляхом, 17 
– напівмікрометод, 19 
– попередні дослідження, 34, 51, 

65, 76, 85, 104, 107 
– правильність, 114 
– речовини невідомого складу, 

107 
– систематичний, 21, 51, 29, 65, 
– 76, 85- 86 
– сухим шляхом, 17 
– точність, 114 
– титриметричний, 118 
– фізико-хімічні методи, 110 
– фізичні методи, 110 
– хімічні методи, 109 
– якісний, 8, 13 
Аналітичний сигнал, 109 
Аніони, 87 
– аналіз суміші, 104-105 

– відновники, 87 
– друга група, 96-99 
– класифікація, 87 
– окисники, 87 
– перша група, 88-94 
– третя група, 99-102 
Антипірин, 102 
Аргентометрія, 158 
Аргентум, реакції катіонів, 81-82 
Арсенати, реакції йонів, 72-73 
Арсеніти, реакції йонів, 72-73  
Ауксохромні групи, 138 
Ацетати, реакції йонів, 102 
Ацидиметрія, 135 
Барій 
– відокремлення, 42 
– реакції йонів, 42  
Бензидин, 44, 93 
Борат-іони, реакції, 94 
Бром, реакції аніонів, 98-99 
Бура, 94 
Буферні розчини, 197 
Бюкси, 208 
Бюретки, 120 
Визначення 
– амоніаку, 152 
– галогенів 
– – за Мором, 162 
– – за Фольгардом, 163-164 
– гідролітичної кислотності  
– ґрунту, 147 
– гумусу, 188 
– вологості ґрунту, 216 
– загальної кислотності плодів та 
овочів, 149-150 

– загальної твердості води, 200  
– калію, 222 
– кальцію, 175, 201 
– кальцію та магнію, 198 

Предметний покажчик 
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– карбонатів у вапнякових 
добривах, 146-147 

– карбонатної твердості води, 
151 

– кристалізаційної води в 
кристалогідратах, 218 

– купрум (ІІ) катіонів, 182 
– Нітрогену 152, 176 
– сирої клітковини, 225 
– сульфат-іонів, 220  
– ферум (ІІ) катіонів, 174 
– Фосфору, 223 
Висушування до сталої  
маси, 211, 219 
Витяжка содова, 107 
Вихідні речовини, 135 
Відновлення, 166 
Відновна форма, 166 
Відновники, 166 
Відтворюваність аналізу, 114 
Відгонки метод, 204 
Відкриваний мінімум, 14 
Вода 
– баритова, 91, 107 
– вапняна, 91, 107 
– кристалізаційна, 218 
– твердості визначення, 151, 200,  
Вологість ґрунту 
– гігроскопічна, 218 
– польова, 217 
Газометрія, 110 
Гідрогенфосфати, 40-41, 57-58, 
69, 80 
Гідроксиди амфотерні, 38, 65,  
69, 81 
Гранична концентрація, 14 
Граничне розведення,14 
Груповий реагент 
– аніонів, 87 

– катіонів, 26 
Групи аналітичні 
– аніонів, 87 
– катіонів, 26 
Діапазон визначуваних 
концентрацій, 116 
Диметилгліоксим, 43, 61 
Дитизон, 59, 81, 82 
Дисоціація електролітів, 18 
Дифеніламін, 100, 170 
Дихроматометрія, 186 
Добуток розчинності, 157 
Довірчий інтервал, 116 
Еріохром чорний, 195 
Етилендіамінтетраацетатна  
 кислота, 192 
Еквівалент, 123 
– фактор еквівалентності ,123, 

170  
– молярна маса еквівалента, 

124,170 
Йод, реакції йонів, 98-99 
Йодометрія, 178 
– визначення купрум (ІІ) іонів, 

182 
– активного хлору, 185 
– йодного числа жиру ,183 
Індикатори 
– адсорбційні, 160 
– вибір при титруванні, 140, 144  
– інтервал переходу, 139 
– комплексонометрії, 195 
– осаджувального титрування, 

159-161 
– протолітометрії, 137, 140,  

144-145  
– показник титрування, 140 
– редоксметрії, 169 
– специфічні, 169 
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– теорія йонно-хромофорна,  
137-138 
Калій, реакції катіонів, 29-30 
Кальцій, реакції катіонів, 41 
Карбонат-іони, реакції, 91-92 
Катіони 
– класифікація, 25 
– систематичний хід аналізу, 85-

86 
– І група, 28 
– – загальна характеристика, 28 
– – реакції катіонів, 29-32 
– – сільськогосподарське  

значення, 28 
– – аналіз суміші катіонів, 34-35  
– ІІ група, 38 
– – загальна характеристика 38 
– – груповий реагент, 38 
– – реакції катіонів, 41-47 
– – сільськогосподарське 

значення, 39-40 
– – аналіз суміші, 51 
– ІІІ група, 56 
– – загальна характеристика, 56 
– – груповий реагент, 56-57  
– – реакції катіонів, 59-63 
– – сільськогосподарське 

значення, 56-57 
– – аналіз суміші, 65 
– ІV група, 68 
– – загальна характеристика, 68 
– – груповий реагент, 68  
– – реакції йонів, 70-73 
– – сільськогосподарське 
значення, 69-70 

– – аналіз суміші, 77 
– V група, 79 
– – загальна характеристика, 79 
– – груповий реагент, 79  

– – реакції катіонів, 80-82 
– – аналіз суміші, 82-83 
Квартування, 111 
Кількісний аналіз, 108 
Класифікація 
– аніонів, 87 
– катіонів, 25 
– методів аналізу, 109 
Кобальт, реакції катіонів, 60 
Колби мірні, 120 
Комплексні сполуки, 193 
– використання в аналізі, 192 
– константи стійкості, 193 
Комплексони, 192 
Комплексон ІІІ, 193 
Комплексонометрія, 192 
Концентрації 
– масова частка, 125 
– молярна, 125 
– молярна еквівалента, 123 
– титр, 125 
Ксиленоловий оранжевий, 195 
Координаційний зв’язок, 193 
Криві титрування, 141, 156 
Крохмаль, 169  
Купрум, реакції катіонів , 62-63  
Куркумовий папір, 94  
Лакмус, 140 
Ліганди, 79, 193 
Магнезіальна суміш, 73, 92 
Магнезон, 45 
Магній, реакції катіонів, 45 
Манган, реакції катіонів, 44 
Мікроаналіз, 20 
Меркуриметрія, 156 
Меркурометрія, 156 
Мікроелементи, 40, 56 
Метиловий оранжевий, 137, 
138-139, 169 
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Метиловий червоний, 140, 169 
Методи аналізу 
– гравіметричні, 204 
– заміщення, 122, 131, 175, 197 
– зворотного титрування, 122, 

132, 197 
– йодометричного титрування, 

178 
– кислотно-основного 
титрування, 135  

– класифікація, 109 
– комплексонометричного 
титрування, 197 

– краплинний, 18 
– мікрокристалоскопічний, 19 
– окисно-відновного 
– титрування, 166 
– осаджувального титрування, 

156-161 
– прямого титрування, 122, 131  
Молібденова рідина, 92 
Мора метод, 158 
– сіль, 174 
Мурексид, 41, 196, 200  
Наважка 
– взяття, 208 
– обчислення, 214-215 
– розчинення, 209 
Натрій, реакції катіонів, 30-31 
Нернста рівняння, 167 
Несслера реакція, 32 
Нікол, реакції катіонів, 61-62 
Нітрат-іони, реакції, 100-101 
Нітрит-іони, реакції, 101-102 
Окисники, 166 
Окиснення, 166 
Окисна форма, 166 
Окисно-відновний потенціал, 168 
Окисно-відновна пара, 166 

Окиснююча суміш 
Оксихінолін, 45 
Осаджувачі 
– вибір, 209 
– кількість, 209 
Осади 
– аморфні, 207 
– вимоги, 206 
– кристалічні, 207 
– прожарювання, 24 
– промивання, 23, 211 
– фільтрування, 23, 210 
Окремих наважок метод, 120, 129 
Плюмбум, реакції катіонів, 80-81 
Перманганатометрія, 171 
Піпетки, 120 
Піпетування метод, 120, 128 
Погрішність 
– абсолютна, 113 
– відносна, 113 
Показник титрування, 140 
Поправочний коефіцієнт, 133 
Посуд  
– мірний, 120 
– миття, 24 
– скляний, 24 
– фарфоровий, 24 
Потенціали стандартні окисно-
відновні, 240-241 
Проба 
– аналітична, 111 
– генеральна, 111 
– лабораторна, 111 
– представництво, 111 
Реактив 
– Грісса-Ілосвая, 102 
– Ільїнського, 60 
– Несслера, 32 
– Чугаєва, 43, 61 
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Реактиви, 15 
Реакції 
– аналітичні, 13 
– вибіркові, 16 
– групові, 16 
– забарвлення полум’я, 17 
– загально-аналітичні, 16, 38, 58, 

69, 80 
– окиснення-відновлення, 166 
– селективні, 16 
– специфічні, 15 
– умови виконання, 20 
– характерні, 16 
– чутливість, 14-15 
Редоксметрія, 167 
Родамін Б, 72 
Розчини 
– буферні, 145 
– робочі, 118 
– стандартні, 119, 126 
– стандартизовані, 119  
– титровані, 118 
Стандартизація, 119 
Стандарт-титри, 120 
Стандартні зразки, 114 
Станум-іони, реакції, 70-71 
Стибій-іони, реакції, 71-72 
Сульфат-іони, реакції, 89-90 
Сульфіт-іони, реакції, 90-91 
Силікат-іони, реакції, 93-94 
Систематичний аналіз, 21  
Стрибок титрування, 143 
Содова витяжка, 107 
Таутомерія, 138 
Титр, 125 
– за визначуваною речовиною, 

125 
Титранти, 118 
Титриметричний аналіз, 118 

Титрування, 118 
– алкаліметричне, 135 
– ацидиметричне, 135 
– йодометричне, 178 
– кислотно-основне, 121, 135 
– комплексонометричне, 121, 192 
– окисно-відновне, 121, 166 
– осаджувальне, 121, 156 
– пермаганатометричне, 171 
– дихроматометричне, 186 
Точка еквівалентності, 118 
Точність аналізу, 114 
Трилон Б, 193 
Фактор гравіметричний, 212 
Фаянса метод, 160 
Ферум (ІІ)-катіони, реакції, 42-43 
Ферум (ІІІ)-катіони, реакції, 
45-46  
Фіксанали, 120 
Фенолфталеїн, 137, 195  
Фільтри, 210 
Форма гравіметрична, 205 
– осаджувана, 205 
Фольгарда метод, 161 
Фосфат-іони, реакції, 92  
Фенілантранілова кислота 170, 
187, 189 
Флуоресцеїн, 161 
Хлор, реакції аніонів, 97-98 
Хромова суміш, 24, 189 
Царська вода, 107, 209 
Цинк, реакції катіонів, 59-60 
Чутливість реакції, 14 
– методів аналізу, 116 
Чугаєва реактив, 43, 61 
Щавлева (оксалатна) кислота, 11, 
135, 172 
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