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ANALIZNA KEMIJA

Klasiéna ANALIZNA KEMIJA

Mokra kemija, klasi¢ni inventar:
birete, bucke, pipete...

— Instrumentalna ANALIZNA KEMIJA

uporaba instrumentov- merjenje fizikalnih ali kemijskih lastnosti
Kvalitativna ANALIZNA KEMIJA iz katerih elementov je

Primer
Crn prah = Fe, S

Kvantitativna ANALIZNA KEMIJA koliko je teh elementov v vzorcu

Primer
Fe =63.52% m/M = 63.52/55.85=1.137
S=36.48% m/M = 36.48/ 32 =1.37

Fe:S =1:1>FeS

Ali:
Fe =46.55% m/M = 63.52/ 55.85 = 0.832
S=53.45% m/M = 53.45/ 32 = 1.667

Fe:S =1:2—>FeS,

Kvantitativna analiza ne pokaze, za katero snov gre.
Natanc¢nejsa identifikacija: IR ,

UV spektrometrija,

plamenska,

atomska spektroskopija,

NMR,

masna spektroskopija (MS) itd.

Primer: dimetileter , etanol C;HsO

Vodne raztopine:

Mocni elektroliti Sibki elektroliti
VODA—> velika dielektri¢na konstanta

(80). Sile v vodi 4xvecje kot n.pr. v etanolu

Etanol (21)




Instrumentalna kemijska analiza:

Fizikalno kemijske metode (signal: opti¢na gostota, potencial, tok...). Ker potrebujemo za
meritve instrumente, je to Instrumentalna kemijska analiza:

1. Elektrokemijske analizne metode — zasledujemo spremembe elektrokemicnih lastnosti

2. Opti¢ne metode

Spektrometricne analizne metode — prouCevanje spektrov vzor¢nih raztopin, kvali- in
kvantitativni rezultati. Podatki o zgradbi, strukturi spojin in o lastnostih spojin:

Natanc¢nejsa identifikacija: IR ,

UV/VIS spektrofotometrija,

plamenska emisijska spektroskopija

atomska absorpcijska spektroskopija,

NMR, masna spektroskopija (MS) itd.

3. Separacijske metode

Komponente v vzorcu je potrebno predhodno lo¢iti, da lahko nato vsako posebej kvantitativno
dolo¢imo.

— KLASICNA ANALIZA:

Klasi¢ne ali mokre kemijske analize kot n.pr. titrimetrija in gravimetrija se Se vedno precej
uporabljajo. Te metode uporabljamo pri analizi referen¢nih standardnih materialov, kadar je
zahtevana velika natan¢nost in to¢nost ali pa kadar imamo na razpolago malo vzorca.

Klasi¢na analiza je dolgotrajna, potrebno veliko spretnosti, koncentracije do 10~ mol/L,
Absolutna metoda-

rezultat izhaja iz stehiometrijskega razmerja, dobimo ga direktno iz ml porabe-volumetrija ali iz
iztehte ob uporabi gravimetricnega faktorja-gravimetrija.

Instrumentalna analiza

- §iroko koncentracijsko obmog&je od 10™" mol/L do 107" mol/L.

Relativna metoda

Kalibracija je eden najvaznejsih postopkov v kemijski analizi. Razen v nekaj primerih (n.pr.
elektrogravimetrija) koncentracije vzorca ne merimo direktno, ampak jo dolo¢imo z merjenjem
neke druge fizikalne koli¢ine, y. Pogoj za to je, da obstaja empiricen ali teoretiCen odnos med to
koli¢ino in koncentracijo. Kalibracijsko krivuljo lahko dobimo, da postavimo matemati¢ni
model, ki se prilega k eksperimentalnim podatkom. Najbolj obicajna in uporabna kalibracijska
krivulja je linearna, ki gre skozi sredi$Ce in je uporabna v Sirokem dinami¢nem obmocju. V
praksi pa so seveda odstopanja od te idealne kalibracijske premice. Dobro znana je n. pr.
ukrivljenost kalibracijske premice proti x osi v zgornjem koncentracijskem obmocju pri
spektroskopskih metodah.Ni dvoma, da se danes veCina analiz opravi z instrumentalnimi
metodami. Tehnike kot absorpcijska in emisijska spektroskopija, razlicne elektrokemijske
metode, masna spektrometrija, plinska in tekocinska kromatografija, termic¢ne in radiokemijske
metode zavzemajo vec kot 90% analitskega dela. Za to je veC vzrokov: Instrumentalne metode
so mnogo bolj obcutljive kot klasicne Z ICP spektrometrijo lahko dolo¢imo ve¢ elementov
istocasno v zelo nizkih koncentracijah, s kombinacijo kromatografije in masne spektrometrije pa
lahko v nekaj minutah dolo¢imo veliko komponent v kompleksni organski mesanici. Obmocje
je pri klasi¢ni analizi 2 do 3 rede velikosti, pri instrumentalnih metodah pa 6 ali vec.
Instrumentalne metode so v splosnem hitrejse in cenejSe kot klasicne metode. Tako je potrebno
n.pr. v ekologiji veckrat analizirati na stotine vzorcev dnevno, zato je vecina instrumentalnih



metod tudi avtomatizirana. Taksno delo zahteva tudi racunalniSko obdelavo podatkov, zato je
vecina instrumentov povezana z racunalniki.

Postopek kalibracije

temelji na merjenju signala standardnih raztopin, katerih koncentracijo poznamo, nato pa
izmerimo na instrumentu pri enakih pogojih Se signal za vzorec. Koncentracija vzorca mora biti
med najniZjo in najvisjo koncentracijo standardnih raztopin, tako da lahko dolo¢imo vrednost
koncentracije z interpolacijo.

REGRESIJSKA ANALIZA:

Pri regresijski analizi proucujemo odnos med spremenlijvko x in y. X je kontrolirana ali
neodvisna spremenlijvka, koncentracija standarda, y pa odvisna spremenljivka ali odgovorna
spremenljivka, ki predstavlja merjeni signal. Sprejeli smo prvo predpostavko in sicer, da x
vrednosti nimajo napake. Napake pri pripravi standardov so v resnici mnogo manjse od napak,
ki jih naredimo pri merjenju signala. Vrednosti neznanih parametrov odseka in naklona
regresijske krivulje by in b; moramo ugotoviti na tak nacin, da se model prilega k
eksperimentalnim tockam kot je najbolj mogoce.

Signal je sestavljen iz determinirane komponente, predstavljene z linearnim modelom in
slu¢ajne komponente e;. Treba je izratunati vrednosti by in b, za Bo in B, tako, da je X ei’
minimalna. To metodo imenujemo : metoda najmanjsih kvadratov.

Ce je odnos med x in y linearen, velja:

Y:=n;te&;

Y= Byt Xt
B1 in B, sta neznani — dolo¢imo jih z by in by
y=b,+bx

Komponente ei predstavljajo razlike med opazovanimi y; vrednostmi in y vrednostmi,
predpostavljenimi z modelom; e; imenujemo ostanke.

e;i= =y;— Y =(y;— by —b1x;)
eiz :Z(yi _JA’i)z :Z(yi — b, _blxi)2

i_f)(yi_.)—/):nzxiyi_zxizyi
> (x, —x) nyx! = (Ex)
D D R DY
b=y~ hx = £LET I
g ' nzxi_(zxi)

-

s )C2 :Z(yi _)A’i)z =S2 _ Zezz
Y n—2 ¢ n=2




STATISTICNA OBDELAVA PODATKOV

1. NATANCNOST IN TOCNOST
Namen:
Ce Zelimo izmeriti pravo vrednost, je pri izbiri analizne metode vaZna natanénost in toénost.
2. NAPAKE v kvantitativni analizi
Rezultati nimajo nobene vrednosti, ¢e ne podajajo tudi velikosti napake.
Natancnost je povezana s slucajno napako, ki je tudi znana kot nedolocljiva napaka (ne glede ali
je srednja vrednost pravilna).
Primer slucajne napake:
srednja vrednost 100
set meritev 98, 101, 99 in 100
Natan¢nost opisuje sipanje posameznih ponovitev meritev okrog srednje vrednosti.
SLIKA 1

Normalna porazdelitev slucajne napake
DEFINICIJA NATANCNOSTI

X : povprecje X

Ci=Xi-u

ei=xi-X

X = p za konéno $tevilo meritev

DEFINICIJA TOCNOSTI

Tocnost je povezana s sistemati¢no napako, ki je tudi znana kot dolocljiva napaka.
Primer sistemati¢ne napake:

prava vrednost 100

set meritev 110, 108, 109 1in 111

€i=H -Ho
ei= X -Uo

Totalna napaka je vsota sistemati¢nih in slucajnih napak.
€i = Xj -Uo
Ci=Xi-p T -Ho

sluc¢ajna n:/éaka sistematiwka
X =p za konc¢no Stevilo meritev

Primer:



5 meritev daje vrednosti:
Metoda A
2.8,2.7,3.0,3.2in 3.3
X1=3.0

e =2.8-3.0+3.0-3.0

slucajna nap% sistemati¢na napaka = 0
Metoda B

4.8,4.7,5.0,5.2, in5.3

izz 5.0

e =4.8-5.0+5.0-3.0

slucajna napaka sistematicna napaka = 2

Navadno najprej proucujemo natan¢nost, ker lahko sistematicne napake dolo¢imo Sele, ko so
slucajne napake dovolj majhne in je njihova velikost znana.

Ce analitik izvaja vedje $tevilo ponovitev dolo¢itev istega vzorca ob uporabi istega postopka,
reagentov itd, dobimo rezultate, ki so podvrZeni slucaju in imajo normalno porazdelitev napake.
3. Tipi napak

3.1 Velika napaka

3.2 .Sistemati¢ne napake

3.3 Sluc¢ajne napake

Primer:

Analitik Rezultat Vrsta napake

A 10.08 Natan¢no, toda neto¢no
10.11
10.09
10.10
10.12
B 9.88 Toc¢no, toda nenatan¢no
10.14
10.02
9.80

10.21
C 10.19 Netocno in nenatan¢no
9.79

9.69

10.05
9.78

D 10.04 To¢no in natan¢no
9.98

10.02
9.97

10.04




SLIKA 2

Graficni prikaz natancnosti in to¢nosti

SLUCAJNA NAPAKA - NATANCNOST
Kvantitativno ovrednotenje natan¢nosti:

OBMOCIE

je razlika med najvecjo in najmanjSo vrednostjo

R= Xmax = Xmin

MEDIANA

Kadar imamo le nekaj meritev in kadar je prisotna asimetrija, uporabljamo mediano. Mediana je
vrednost, ki razpolavlja set n po vrstnem redu urejenih meritev

- ¢e je n liho Stevilo, imamo (n-1)/2 meritev manjSih od mediane, naslednja meritev je mediana.
Primer: n=9; x;,=4,5,5,6,7,8,8,9,9; xn=7

- ¢e je n sodo Stevilo, vzamemo povprecno vrednost srednjih dveh meritev

Primer: n = 8; x;,= 4,5,5,6,7,8,8,9; X, =6.5

Mediana ima majhen vpliv na vrednosti, ki so ekstremne, je torej robustne narave.

SREDNJA VREDNOST

X=2x/n

i
Primer: set meritev urejen po vrstnem redu:
xi-4,4,4,5,5,6,6,6,6,7,7,8,9,9, 17

prvih 14 vrednosti: x,, =6 X = 6.143
vseh 15 vrednosti: X, =6 X = 6.867

STANDARDNI ODMIK

VARIANCA
V =s?
Relativni standardni odmik RSD =s/X



Koeficient variabilnosti Cv = RSD x 100%
ODMIK srednje vrednosti

o
O =—

X \/%
VRSTE NATANCNOSTI

Ponovljivost je natan¢nost dobljena pri optimalnih pogojih

Ista metoda, isti analitik, isti dan, isti set vzorcev, isti laboratorij

- mejni pogoji kontrolirani

Kvantitativno ovrednotenje: standardni odmik dobljen ob uporabi SOP.

Ponovitve naj bodo prave ponovitve, lahko pa testiramo tudi ponovljivost dela analiznega
postopka (n.pr. ponovljivost injiciranja)

(Lahko se izboljsa le s spremembo metode - druga kolona, drugo topilo...)

OBNOVLJIVOST (reproducibilnost) je natancnost, dobljena pri najbolj razliénih moznih
pogojih

Ista metoda, razli¢ni analitiki, razli¢ni dnevi analize, razli¢ni laboratorij, razlicne kemikalije,
druga oprema, razlicna temperatura, vlaznost... Mozne so vmesne situacije (intralaboratorijske
primerjave in interlaboratorijske primerjave).

Velikost napake pri ponovljivosti je manjsa kot pri obnovljivosti.

Vreprod = Vponov- + Vtemp. +V0p. + Vlab.

SLIKA 3

Primerjava velikosti standardnih odmikov za ponovljivost in obnovljivost

ODPRAVLJANIJE sluc¢ajnih napak

Poiskati je potrebno tisti del analitskega postopka, kjer je sluCajna napaka najvecja in posvetiti
posebno pazljivost temu delu.

SLIKA 4

RSD v odvisnosti od koncentracije



SISTEMATICNE NAPAKE - TOCNOST

a) Konstantne (absolutne):

Neodvisne od koncentracije (enota ista kot merjena komponenta - konc.)

Vzroki:

1. Slaba selektivnost (interferenca), reagira tudi druga komponenta - dobimo napacno
previsoke rezultate.

2. Efekti matri¢ne raztopine - opazimo povecanje ali zmanjSanje signala.

3. Slaba, nepravilna korekcija slepega vzorca.

b) Proporcionalne (relativne):

Napaka je proporcionalna koncentraciji analita, izraza se v relativnih enotah (%).

- vzrok napake pri kalibraciji

1. Razli¢ni nakloni kalibracijskih krivulj za vzorec in standard.

2. Nepravilno upostevanje linearnosti v presirokem koncentracijskem obmocju.

Drugi vzroki: pri avtomatski kontinuirni analizi kontaminacija s prejSnjimi vzorci (napaka ni

konstantna niti proporcionalna).

ODPRAVLJANJE sistemati¢nih napak:

Ne moremo jih zmanjsati s povecanjem Stevila meritev in ker ne poznamo prave vrednosti, so

veckrat skrite.

1. Glavni nacin je uporaba standardnih referen¢nih materialov

2. Preverjanje kontaminacije vzorca

3. Preverjanje tocnosti analitskega aparata - (n.pr. tocnost valovne dolzine)

4. Cloveska napaka (barvna slepota, neobcutljivost za barve, astigmatizem in ostale napake
ocCesa, tendenca k zapisovanju dolocenih Stevilk)

Pred izvedbo analize preveriti vsako stopnjo eksperimenta (vzorCenje, aparat, steklovina,

tehtanje...)

Predpisati eksperiment v vsaki stopnji - planiranje

(diferencno tehtanje, namesto dolocitve € - umeritvena krivulja)

Kompleksno optimiranje procedure- prouc¢evanje medsebojnih vplivov spremenljivk

PODAJANJE REZULTATOV

Stevilo decimalnih mest ozna¢uje natanénost eksperimenta

Primer:

0.102563 M raztopina - potrebna natan¢nost je 0.001% - ni dosegljivo.

Primer: Vrednosti: 10.09, 10.11, 10.09, 10.10, in 10.12

X =10.102 - nezanesljivost na drugem decimalnem mestu
s =0.0130

X =10.10£0.01 (n=5)

Pravilo: obdrzimo eno decimalno mesto ve¢, kot lahko natan¢no izmerimo, zaokrozimo pa le
kon¢ni rezultat.

Zaokrozevanje zadnje Stevilke

Primer :
Dolocitev sistematicne in sluc¢ajne napake v titrimetriji:
Postopek vsebuje:
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1. Gravimetrija:

tehtanje primarnega standarda

2. Volumetrija:

raztapljanje primarnega standarda in razred¢evanje v bucki

pipetiranje (odc¢itavanje pipete, polnjenje, praznjenje)

titracija (polnenje birete, dolocanje meniska na bireti, dolocitev ekvivalentne tocke)

Toleranca
Teza (razred 1)
100 g +0.25 mg
lg 0.034 mg
10 mg 0.010 mg
Teza (razred 3)
100 g +1.0 mg
lg 0.10 mg
10 mg 0.030 mg
Steklovina (razred A)
50 ml valj 0.25 ml
250 ml merilna bucka 0.12 ml
25 ml pipeta 0.03 ml
50 ml bireta 0.05 ml

Sistemati¢ne napake pri tehtanju:

nepopolno ohlajanje, absorbcija vlage na tehti¢u, korodirane, prasne utezi, razli¢na teza v zraku
in vakuumu

Slucajne napake pri tehtanju:

- majhne £+ 0.0001 g/1g

Gravimetri¢na napaka je zanemarljivo majhna v primerjavi z volumetri¢no napako.
Odprava: diferencno tehtanje, velika M primarnega standarda.

Sistematicne napake pri volumetri¢nih postopkih:

praznjenje pipet, biret, vpliv temperature

Slucajne napake pri volumetirénih postopkih:

odcitavanje meniska (bucka £0.03cm~0.012 ml, pipeta £0.03 cm~0.006 ml,)
Indikatorske napake, napaka zadnje kapljice

NATANCNOST IN TOCNOST kot kriterij
Kako natan¢no in to¢no analizo potrebujemo?
Ce je vzorcenje del analize, je treba upostevati napako pri vzorcevanju.
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(Primer: Dolocitev kalija v rastlinskih vzorcih - 87% napake pri jemanju vzorcev, vzoréevanju,
9.4% medlaboratorijska napaka, 1.4% priprava vzorcev, 1.4% natancnost meritve)

Diskretne in zvezne slucajne spremenljivke:

Primer:

zvezna spremenljivka - temperatura, dolzina, koncentracija
diskretna spremenljivka - §tevilo vrhov na kromatogramu

Disperzni sistemi

1. Grobi disperzni sistem
2. Koloidne raztopine
3. Prave raztopine
Disperzni sistemi

Disperzno sredstvo dispergirana faza
Dispergirana faza

Groba faza >1000 nm

koloidna faza 1 nm<d< 1000 nm

Prava raztopina d <1 nm

SO homogeni sistem

RAZTOPINE IN KONCENTRACIJE

Velic¢ine, s katerimi prikazujemo sestavo, razvrs¢amo v $tiri skupine:
Razmerja so veli¢ine, ki prikazujejo koli¢ino ene komponente v primejavi z drugo

Masno razmerje:

_m(B)
m(A)
MnoZinsko razmerje:
= @
n(A)
Prostorninsko razmerje:
V(B
AT
V(4)

Stevilsko razmerje:
_N(B)
N(4)

12



DELEZI:

Masni delez
_m(B)

xm;

Mnozinski delez
_n(B)
xn,

Prostorninski delez
_V(B)

g

Koncentracije so velicine, ki prikazujejo koli¢no enee komponente v razmerju z volumnom
zmesi oziroma raztopine

Masna koncentracija: y
_ m(B)
Vv

Mnozinska koncentracija:
o B)
4

Stevilska koncentracija (molarnost):
_N(B)

4

Prostorninska (volumska) koncentracija:
V(B)
o=—"=
%
Molalnost
n(B)
m(A)

13



ELEKTROLITI

Raztopine mocnih elektrolitov 5
KEMIJSKO RAVNOTEZJE
ZAKON O DELOVANJU MAS

(zakon o vplivu koncentracij)

Goldberg in Waage

Vsaka kemijska reakcija tece tako dolgo, dokler ne doseze kemijskega ravnotezja (najnizjo
notranjo energijo).

Vzpostavi se dinamiéno ravnotezje

A+B .7C+D

¢ _lcip)

[4][5]

Velja za doloceno temperaturo. Kemijska reakcija te¢e do ravnoteznega stanja.
Splosno:
aA+bB .~ c¢C+dD

c d

() o]

[} [Bf
Velika vrednost K ravnotezje pomaknjeno desno
Majhna vrednost K ravnotezje pomaknjeno levo
ZAKON O DELOVANJU MAS
H,+1, 2HI
w1 oc[Hy]
wy oc[ 1]

Wiz =W X Wa=oc[H][Lz]

vi = w2 = oc[Hp][I]
vi = ki[Hz][12]

w3 = oc[HI]

Wyq = OC[HI]

W34 = W3X W4OC[HI]2
v2 = ko[HIT?

Vi= Vs

ki[H][L]= ko[H 1T

Bodensstein zasledoval hitrost reakcije
8.10 mola H,

2.94 mola I,

5.64 mola HI

Po 2 urah:

porabilo se je 2.82 mola H, in 2.82 mola I,

14



Ostalo je nekaj nezreagiranega joda in vodika (78% HI, 11% H; in 11%],

2
K= 270 5.64%/(8.10-2.82)(2.94-2.82) = 502

[11,] [1,]
Le Chatelier (1819)
Sistemi v dinamiénem ravnoteZju se obnasajo tako, da se izognejo vplivu zunanje sile ali
spremembe
A+B .~ C+D
T 1 Vo

¢e se A poveCa—reakcija v desno
ali:
¢e se C zmanjSa—reakcija v desno

¢ _[I]
4] [B]

A+B .7 C+D

1 T 1

¢e se C ali D poveca—reakcija v levo

ali

¢e se A ali B zmanjSa—reakcija v levo

VPLIV TEMPERATURE PRI KEMIJSKI REAKCIJI NA RAVNOTEZJE

A+B .7 C+D + Energija eksotermna reakcija
Ce hladimo —reakcija v desno
Ce segrevamo —reakcija v levo, jo zaustavimo

Energija+A + B .~ C + D endotermna reakcija
Ce segrevamo —reakcija v desno
Ce hladimo —reakcija v levo, jo zaustavimo

¢ _lclIp)
[4] [B]
SIBKI ELEKTROLITI

Koligativne lastnosti:
e Ozmotski tlak

e ZviSanje vreliSca
e ZniZanje zmrzi§c¢a

AHRRENIUS teorija elektrolitske disociacije 1887 leta
Definicija kislin in baz:

Bronsted

Lewis

15



Sibki elektroliti koligativnih lastnosti ne kaZejo tako mo&no: ( le v manjSem delu razpadejo

na ione)
DISOCIACIJA SIBKIH ELEKTROLITOV
CH;COOH = HOAc ocetna Kislina
HOAc=H"+ Ac disociira
(7] [04c]
K, =
lHOAC J

o = stopnja disociacije

a = Stevilo disociiranih molekul/ celotno Stevilo molekul
[H]=[0Ac]=ca

¢ = stehiometri¢na koncentracija kisline

[HOAc] +[H] = ca

[HOAc]=c-ca

v raztopini ostane $e nekaj nedisociirane kisline
Ostwaldov zakon razredcéenja

g leal ca’

K e—ca l-a
Priblizna oblika:
Kk = COL2
[HOAc]=c-ca=c-[H]

2
H+
c—|H

[ =K

[H*]:—%+,/KTZ+KC

Primer:
IzraCunaj koncentracijo H+ ionov v 0.1 M raztopini HOAc

|17 |= K e =V1.8x10°x10" = 134x 10°

Izra¢unaj koncentracijo H ionov v 10* M raztopini HOAc
Kk = COL2

|17 |= VK e =1.8x10°x10* = 4.25x 10°
po drugi formuli:

2
[H+]= _%+,/K7’f+1<kc =1.8x107/2 +

V(1.8x107 )%/4 +1.8x10°x10™* = 3.44x 10° M
€% =(4.25x 107 - 3.44x 107 /3.44x 10” )x 100 =23.6%
I
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DELOVANJE SKUPNEGA IONA
HOAc=H"+ OA¢
NaOAc =Na"+ OAc

Istoimenski ioni vplivajo na ravnotezje.
Imamo skupni ion Ac’, ravnotezje gre v levo, dobimo Se vec nedisociirane kisline

[HOACc] =ck - [H+] = ¢k
[OAc] =¢s + [OAC Jkist. = Cs
zarad vpliva skupnega iona se je konc.zmanjsala
1] Joac]_|r]e,
g |_HOAC J c,
[H+] = Kk X Ck/ Cq
Primer:
Izradunaj koncentracijo [H'] ionov v 0.1M HOAc in nato $e po dodatku 0.1M NaOAc
Ki=1.8x107
Ck = 0.1M
cs=0.1M
|17 |= JK,c =1.8x10°x10" = 1.34x 107

[H]1=1.8x10"x0.1/0.1 =1.8x107

DISOCIACIJA SIBKE BAZE
iz | fon]

" [NH,0H]
o}
Ka = cp— lOH_J
loH~ |= /K 4y
K 2
I:OH_:IZ—TB-i- B+ Kye
RAZTOPINE KISLIH SOLI

NaHC03, NaHS, NaH2P04, NazHPO4, NaHC204, NaHSO3
MHA znak za te soli

H2C03 + NaOH < NaHCO3 + HZO

H,CO;3 + 2NaOH < Na,CO; + 2H,0

MHA —->M '+ HA’

H,A . H'+ HA

HA . “H' + A*

HA +H .~ HA
] s

T HA]

17



[H']=[A"]-[HA]
1, ) 1 Ll
1
K|Ha| |a)|Ha
] K
[H'] Ki=K K, [HA] - [H'][HA]
[H')? (K, + [HA]) =K,K; [HA]

[H+]= KK, |HA™ _ K ,K,c,
K, +|HA™ | K, +c,
[H+]:: lechS
K, +c

cs >>K [H]=VK; K,

Primer:

Izradunaj koncentracijo H ionov v 10" M raztopini NaHCOs, &e je K; 4.31 x107 in K,
5.61x10™"

[H']=VK; K> =V4.31 x107 x 5.61x10™"

=4.92x10”

IzraCunaj koncentracijo H' ionov v 10° M raztopini NaH,PO., ¢e je K, 7.51x107 in K>
6.23x10™

cs =K zato moramo racunati po drugi formuli

[H+]= KK JHA™ | [KKye,
K +|HA™| | K +e,
[H+:|== KIKZCS
\| K +c

[H']=V7.51 x107x6.23x10°x107/(7.51 x10” +107) =

[H+]= _] /H'TK,

HIDROLIZA SOLI SIBKE KISLINE IN MOCNE BAZE

Hidroliza je reakcija kationa Sibke baze in aniona $ibke kisline z vodo, pri ¢emer dobimo v
prvem primeru Sibko bazo, v drugem primeru pa Sibko kislino. Hidrolizirajo soli Sibkih kislin in
mocnih baz (NaAc) , Sibkih baz in moc¢nih kislin (NH4CI) in soli Sibkih baz in Sibkih kislin
(NHsAc

SOLI SIBKE KISLINE IN MOCNE BAZE
NaOAc .~ Na' + OAc
H,O . OH +H"

Na'+ OH + HOAc

Na"+OAc + H,0 .~ HOAc+ OH +Na'

18



Mocna baza +Sibka kislina = bazi¢na hidroliza
H' se veze, OH ostane v prebitku, zato reagira ta raztopina bazi¢no. Ima alkalno reakcijo.
H'< OH
pH>7
OAc¢ +H,0 .~ HOAc+ OH
_ [HO4c J[or] [Na']
[04c7] [Na'][H,0]
Ky< Kp
Ky =K [H,0]=K x Ky

K

[Ho4c |lor~|[H7] &

w

hidrolize = lOAC7J lH+J Kk
Ky = Kw/Kg ¢im Sibkejsa je kislina, bolj bazi¢na je raztopina
[HOACc]=[OH]
[OAcT=c¢cs  ker je tako malo reagira

K, [HO4c J[oH"]
. |lodc

K, lon [

K c

k N

~

BAZICNA HIDROLIZA
K.=[H[OH]=10"

pH=-log [H'] pOH = - log [OH']
- log[H]-log [OH] =14

[OH] =K, /[H]

pH +pOH = 14

KK
11 |- —

s

-log [H'] =- 1/2log K,, - 1/2log Ki+1/2log c;

pKx = - logKg

pH =7 +1/2p Ky +1/2log ¢,

Primer:
IzraCunaj pH 0.1M raztopine NaOAc, Ce je

K =1.8x10".
pKy = - log 1.8x107 = 4.75
pH =7 +1/2p Ky +1/2log ¢,
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pH =7 +4.75/2 +1/2log10™!

=7+2.38-0.5 = 8.88
STOPNJA HIDROLIZE
Je del soli, ki je hidroliziral:

B = konc.hidrolizirane soli/ ¢

= [OH'] / ¢
K
} wCs / 100 =%
K -14
B = 100 = 10 ————=75x10"°
K,c, 1.8x107°x10"

To pomeni, da 7.5 od 100 000 OAc¢™ ionov hidrolizira

SOLI SIBKIH BAZ IN MOCNIH KISLIN
NH,4CI < NH; +CI
H,0O .”OH +H"

NH,OH + H' + CI

NH, "+ CI' + H,0 < NH4OH +H" + CI's temi ioni se ni¢ ne zgodi
NH;"+H,O0 .~ NH4OH +H'
V pribitku so H' ioni, zato raztopina reagira kislo (pH<7)

_lva.on| |a]

ravn [NH4+J [1,0]

veon | 1| o]
IvH, | los™

Kyiarotize = Kyavn. [H 20] Stevec in imenovalec pomnozimo z =[OH’]
Khidrolize = Krayn, [H2O]
K, _|NH,OH||H" |

w

Ky  |NH,

[NH,OH] =[H]
=[NH4] = ¢,

K c,
[1+]= KLC KISLINSKA HIDROLIZA
B

-log [H] = - 1/2log Ky, + 1/2log Kp-1/2log c;
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pKg=-log Kp

pH=7-1/2p K -1/2log ¢

Primer:

Izradunaj pH 0.1M raztopine NH4Cl, &e je K=1.8x10".
pKg=4.75

pH="7-4.75/2 - 1/2log10™

=7-2.38+ 0.5 =5.12
Stopnja hidrolize
Je del hidrolizirane snovi v celotni koncentraciji

B = konc.hidrolizirane soli/ ¢

Primer:

Izracunaj  0.1M raztopine NH4Cl, Ce je

K=1.8x10",

107
= ———— =7.5x10" =0.007%
1.8x107°x10

SOLI SIBKE BAZE IN SIBKE KISLINE
NH4Ac . 7NH, + OAc
H,O . OH +H"

« NH4OH +HOAc

Kx =Kg hidroliza kationa je enaka hidrolizi aniona
pH =7 -NEVTRALNA RAZTOPINA

Ky >Kg pH<7

Ky <Kz pH>7

NH; "+ OAc¢ + H,O . "NH,OH + HOAc
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« _vmon|  lHoac ]
o [NHfJ [OAc’J [#,0]

i 01 |[HoAc |1 |lor~] K,
e, | loac ] lmflon]™ &,k
K, _[n#.oml[HO4c

KK, |vH| |odc]

[NH,OH] =[HOACc]

=[NH4']1=[OAc] = ¢,

Khidrolize = Kravn. [HZO] =

K hidrolize —

K, _[nnom)[Hoac ] [Hoac] [T ¢

Khidro/ize =

KK, |va| loac] <2 K7 o
_ li] Joac’]
¢ lHOAcJ
[HAC] = [1]loac] a7k,

Ky K,

-log [H'] = - 1/2log K, - 1/2log K;+1/2log Kg

pH =7 +1/2p Ky -1/2p Kg

Primer:
Izradunaj pH 0.1M raztopine NH4OAc, ¢e je Ki=1.8x107 in Kg=1.8x10"

pH=7+1/2p Ky -12p Kg

pH=17+4.75/2- 4.75/2

=7+7-7=17
STOPNJA hidrolize:

B = konc.hidrolizirane soli/ c,

Cs KW KW
ﬁ:— = =

Ce pomnoZimo s 100, dobimo%. Soli mo¢nih Kislin in mo&nih baz ne hidrolizirajo.
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Primer:

Izradunaj B 0.1M raztopine NH4OAc, e je Ki=1.8x107 in Kg=1.8x10"

C KW Kw
ﬁ =5 = =
¢, \| KKy KpK,

1071
f = |———50.0056=0.56%
(1.8x107%)

Soli moc¢nih Kislin in mo¢nih baz ne hidrolizirajo (NaCl)

HIDROLIZA NEKATERIH SOLI V 0.1M raztopinah

SOL Snov, ki slabo | B (v %) pH raztopine
disociira

NaOAc Hac 0.007 8.9

NH,4CI NH4OH 0.007 5.1

KCN HCN 1.2 11.1

Na,CO3 HCO5 4.2 11.6

NH4O0Ac NH4OH in HOAc 0.6 7.0

PUFERNE RAZTOPINE

So tak$ne raztopine, ki se upirajo spremembi pH vrednosti, ¢e jim dodamo mocno bazo ali

moc¢no Kkislino.

Puferne zmesi so sestavljene iz Sibke baze ali Sibke kisline in njene soli. V prvem primeru

imamo BAZICNI, v drugem primeru pa KISLI pufer.

KISLI pufer (HAc- NaAc).

>

Zmes, ki je 0.1 M HOAc in 0.1M NaOAc.




Dodamo k 100 ml pufral ml 1 MHCI

NaOAc + HCl. NaCl + HOAc

10mmol Immol Immol Immol

Mocnejsa kislina izpodrine SibkejSo iz njene soli.

100 ml x 0.1 M = 10 mmol NaOAc

Dodali smo H' ione in pri¢akovali, da se bo pH povedal, vendar nam je NaAc v zameno za
mocno kislino vrnil Sibko kislino. PH se ni bistveno spremenil.

HOAc + NaOH . “NaOAc + H,O  zgodi se enako

HOAc .~ H + OAc

NaOAc .~ Na' + OAc

k- 7] loac] |k
“ |HOAC | ¢

] -Kice

CS

c=[HOACc]
¢—=[OAcT]

-log [H'] = - log Ky - log ci/cs

pH=pK - log ci/cs

Puferna kapaciteta:moznost, da se neki pufer upira spremembi pH. Odvisno od razmerja med
koncentracijo KISLINE in SOLI

c/cs=10/10 dodamo 1 ml 1M HCI

NaOAc + HCl .~ NaCl + HOAc

dobimo razmerje cy/cs=11/9

+1 ml 1M HCI ¢/cs=12/8 +13/7 +...16/4 ...
=1,122,1.5,...4.0

Puferne lastnosti raztopine so vedno slabse, ve¢ HCI dodajamo.
1/10 £ ¢ /cs £10/1

c/cs=10/1 ni puferna zmes

c/cs <10/1 ni puferna zmes

Najmocnejsi pufer ci/cs = 1, to pa je ko je pH = pKk =4.75
Zgornja meja pufra ci/c, = 10/1,

pH= pK - log ci/cs =4.75 —log 10 =3.75

Spodnja meja pufra ci/cs = 1/10,
pH=pK - log ci/cs =4.75 —log 1/10 =5.75

Puferno obmocje je torej pH= pKyt1
0d 3.75do 5.75

Najmocnejsi pufer je 4.75

BAZICNI PUFER

NH4OH ”NH, "+ OH
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NH.Cl . ”NH, "+ CI
[NH4OH] = cg
[NH;] =c,

o _ ;] Jon]
" |NH,0H |

o5 = [NH4OH] + [OH]

[NH4'] =c;

[OH_] = KBCB/CS

-log [OH] = log K5 - log cp/cs

pH= 14 —pKp + log cp/cs =

14-4.75 =9.25
Spodnja meja pufra cg/cs = 1/10,
pH= 14 —pKjg + log cp/cs =

14 -4.75 +1og 1/10 = 8.25

Zgornja meja pufra cpg/c, = 10/1,

pH= 14 —pKp + log cp/cs =

14 - 4.75 + log 10/1 = 10.25

Puferno obmocje je torej pH= 14 —-pKgt1
od 10.25 do 8.25

Najmocnejsi pufer je 9.25

Topnostni produkt-teZko topna snov (sSlO'2 M)
Topnostni produkt je produkt ionov tezko topne soli, ki so v ravnoteZju z netopno oborino.

Ag"+ CI' .~ AgCl (trdno)

vi = ki [Ag'][CIT hitrost obarjanja

v, = hitrost raztapljanja

\%% kz

ki [Ag'][CT] =k,

ko se hitrosti izenacita, se vzpostavi dinamicno ravnotezje.
Lp (AgCl)= ks /k; =[Ag'][CT]

Topnost je primer za heterogeno ravnotezje.

M,A, (tr) <~ xMY" +yA™

Lp (MyA)=k; ki =[M> '[A*P

25



Ag,CrO; .~ 2 Ag' + CrO4”~

Molarne topnosti nekaterih teZko topnih elektrolitov

Elektrolit Topnost (mol/L) Topnostni produkt
AgBr 8.8x10” 7.7x107"°
AgCl 1.3x107 1.6x10™"°
Ag,CrOy, 1.3x10™ 9.0x10™"*
Agl 1.2x107 1.5x10"°
AgOH 1.4x10™ 2.0x107
AgiPO, 1.6x10” 1.8x10"*
BaCOs 8.9x107 8.0x10”
BaSO4 1.05x107 1.1x10™"°
CaCOs 6.9x10” 4.8x10”
CaS04x 2H,0 7.8x107 6.1x10”
Cds 6.0x10™" 3.6x10”°
CuS 9.2x10> 8.5x10™"
Fe(OH), 4.9x10° 4.8x107'°
Fe(OH); 1.9x10™"° 3.8x10™°

Primer:Izradunaj Lp (AgBr) , &e je topnost 8.8x10” mol/L .

AgBr (trdno) . Ag" + Br’
Lp (AgBr) =[Ag"][Br]
s=[Ag =[Br]

Lp =s.s =s> = (8.8x107 )= 7.7x10°",

Primer:

Izracunaj Lp (Ag;P0Oy), Ce je topnost 6.5 mg/L .
AgiPO; (trdno) .~ 3Ag" + PO,*

M Ag;PO4= 419 g/mol

s = 6.5x107g/419g/mol = 1.6x10™ mol
Lp (AgsPO,) =[Ag T[POs = (3s)’ s =27s" =

27(1.6x107)* = 1.8x10™"®

Primer:

Izracunaj topnost Ag,CrQy, Ce je Lp =9x10"2
Ag,CrO; (trdno) = 2Ag" + CrO4*

S 2s

S

Lp (Ag:CrO,) =[Ag P [PO = (25)* s =45’ =
3 3 12
e 2o PO 0t
4 4

DELOVANJE SKUPNEGA IONA

Izradunaj topnost BaSO4, v vodi in v 10 M Na;SOy, &e je Lp =1.1x107"°
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BaSO, (trdno) .~ Ba®>" + SO,
S S S
Lp (BaSOy) =[Ba*"][SO4*] =s*
s =\Lp =V1.1x10"" = 1.05x10” v vodi
[Ba’']=s
[SO4*] =s
Lp (BaSO4) =[Ba*"][SO4* ] =sx 10
s =Lp (BaSO,)/ [SO47]=1.1x10"
Z delovanjem skupnega iona se je topnost zmanjsala za faktor 1000.
Izradunaj topnost BaSO4 v 102 M raztopini BaCl,, &e je Lp =1.1x10™"°
BaSO; (trdno) .~ Ba** + SO
s 1072 +s s
Lp (BaSOy) =[Ba*"][SO4*] =s"
=[Ba*'1 =107 +s
[SO4*] =s
s =Lp (BaSO,)/ [Ba*"] =1.1x10®
Primer:
Izracunaj topnost Ag,CrQy, Ce je Lp =9x10"2
1. v10",10%in 10° M raztopini AgNO3
2. v107,107 in 107 M raztopini K,CrOy
1.

Agy)CrOy (trdno) .~ 2Ag" + CrO4*

S 2s S
Lp (Ag:CrO,) =[Ag T’[CrO,*]=
s=Lp (Ag,CrOy)/ [Ag ] =

[Ag] S(AgCrOy)/
107 9x107"?
107 9x10°
107 9x10°°

s=Lp (AgCrOy)/ [ CrO,*]=

[ CrO44] s(AgyCrOy)/
107 4.75x10°
10 1.5x107
107 4.75x107

Pri isti koncentraciji istega iona je v naSem primeru vpliv Ag+ iona mocnejsi kot vpliv
kromatnega iona.

M,A,

27




Ce je x=1y je vpliv kationa in aniona enak BaSO,

Ce je x>y je vpliv kationa ve&ji na zmanj$anje topnosti kot vpliv aniona Ag,CrO,

Ce je x<y je vpliv aniona vedji kot vpliv kationa na zmanjsanje topnosti, &e deluje kot skupni
ion CaF;

OBARJANJE TEZKO TOPNIH SULFIDOV

I skupina sulfidov Lp<102*

CuS ¢m
CdS rumen
Bi2S3 rjav
PbS ¢m
HgS ¢&m
As2S3 rumen
Sb2S3 oranzen
SnS  rav

111 skupina sulfidov Lp<10*
MnS roznat najbolj topen
ZnS bel  najmanj topen
CaS

NiS ¢rn
=[H'][S*]= 6x10"*

[S¥]= 6x107Y/[H'T?

i

Cim bolj je raztopina kisla, manjia je koncentracija S* ionov. Ce pH za 100x pove¢amo,
poveamo koncentracijo S* ionov za 100 x in obratno, s pH lahko reguliramo koncentracijo S*
ionov.

H2S < H +HS
—)H +SZ

Jﬂj =5.7x10"*
H S
+ 2-
K, = H [S—]=1.2x10’15
HS~

+ 2-
KK, =K, = %IIZ—SHJS_] =6.8x107%
2

[H:S]=0.1 M
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[S*]= 6.8x10%/[H]?

Ce v raztopini pH spreminjamo, lahko poljubno izberemo primerno koncentracijo S* ionov v
raztopini.

Kvantitativno izlo¢evanje (obarjanje ) iona

[M™]< 10 mola.

Ce toliko iona oborimo, da njegova koncentracija pade pod 10° mola, pravimo, da smo ion
kvantitativno izlocili ( z normalno analitsko tehtnico ga ne moremo vec¢ izmeriti.zZImamo 200 ml
raztopine in nam koncentracija pade pod 10 Koliko iona nam ostane v 200 ml raztopine?

mg M™/ 200 ml = 0.2x 10 x 100x 10-3 = 0.02 mg. Toliko iona nam ostane v raztopini, e ga

kvantitativno izlo¢imo.

1T skupina 111 skupina
Najbolj topen sulfid Lpcas= 3.6x10° Lpyns= 1.4x107"°
Najmanj topen sulfid Lpcus= 8.5x107" Lpzns= 1.2x107

Kolik$na mora biti pH v raztopini, da se kadmij obori kot sulfid.
[S*]= Lp/[Cd*]=3.6x107°/10° =3.6x10
[S*]= 6.8x107Y/[H']?

24 24
[H+]=\/6.8x10 _\/6.8x10 oy

ls>]  V3.exi0™
pH =- log[H'] =- log 0.44 =0.36
pH =0.5 [H7=03M 0.3M HCI

Kislost raztopine med obarjanjem raste. Pri tem pH oborimo Cd in tudi vse ostale sulfide II
skupine, saj je njihov Lp manjsi od Lp CdS.

Ali se pri tej pH vrednosti, ko smo kvantitativno oborili sulfide II skupine, izloCijo sulfidi III
skupine?

[H]=0.3M 0.3M HCI
6.8x1072

S
[S¥]= 6.8x102Y/[H']* = 6.8x1072%/0.3% =
6.8x1024/9x102=8x10 M
=[Zn*"]= 10° M

-

[Zn**] [S¥]=1.2x107%
Topnostni produkt ZnS ni doseZen in Zn se ne obarja pri tem pH oziroma [H']. To pomeni, da
tudi Lp Mn*", Co*", Ni*" ne bodo prekora¢eni, ostanejo v raztopini.

Primer:

Pri kateri pH vrednosti Mn" ione oborimo kot sulfid?
[Mn*']=10° M
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[S*]= Lp/[Mn*']= 1.4x107°/10°° =1.4x10”
1] 6.82107 \/ 6.81107
s> | 1.4x107°
pH =- log[H] =- log 7x10™® = 7.2 Pri pH 7.2 lahko ione III skupine lo&imo od ionov II skupine.

RAZTAPLJANJE TEZKO TOPNIH SOLI SIBKIH KISLIN

CaC,0,+H' .~ Ca® + HC,04

«_lca|mc0,” |_[ca*]lHC,0,7||c,0 |
1] 1] 04"
Lp
K,
L, s°
s = HL =
K2
sz[H+ Ly _
K1K2
K=t [Hl ~|HC204_| 5.9x107
H,C,0,
HC0: | _s9/1
[H2C204]_

CaC,04 + 2H" <_ﬁ Ca2+ + H,C,04
HC,04 +H" .~ + HyC,04

KOMPLEKSNE SPOJINE

Kompleksi so ioni ali nevtralne molekule, ki so sestavljeni iz centralnega iona in molekul ali
ionov, ki centralni ion obkrozajo. Znacilnost je ta, da so ligandi (ioni, ki obkrozajo centralni
ion), kakor tudi centralni ion sami zase v raztopini obstojni.

(AlFs) heksafluoroaluminat
Ag(CN)* dicianoargentat
Cd(CN)* tetracianokadmiat
Ag(NH3)2+ diaminoargentat
Cu(NH3)42+ tetraaminobakrov..
Ag(SZO3)23' ditiosulfatoargentat
CO(SCN)42' tetracianatokobaltat

Ag(NHz)," «~ Ag(NH3)" + NH;
Ag(NH3)" .~ Ag" +NH;
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K, = + 107
Ag(NH ), ]
oo ] ] .
Ag(NH,)" |
K ” —K1K2= [Ag+] +.[NH3 ] :10—8
[4g(NH,)," |
_i _ [Ag_(NH3_)2+] 1N
B = o™ l4g*|  [NH,T =10
Ag(NH;)," diaminosrebrov...
. [Ag+] +'[NH3]2=6x10_8
I_Ag(NH3)2 J

Ag(S203)23' ditiosulfatoargentat

[Ag+] [S2032_ ]2 —1x10™"
[Ag(S2032_)2+ ]3_

Cd(CN)42' tetracianokadmiat
Cd* NH, | ]
| ]2 IVHS

lcacvm,),]

Ag(CN)* dicianoargentat
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|aet] Jen |
l4g(CN)," |

=1x107%

Fe(CN)s" heksacianoferat
[re] len,
[Fe(CN),* |

6
] =5x107"

TITRACIJA
Cl'+Ag" .~ AgCl(tr.)

Potrebujemo:
Bireto, titrirko, titrant (NaCl), titrirano raztopino (Ag+ ione) ¢ =0.1x faktor
S faktorjem moramo pomnoziti, da dobimo zeljeno koncentracijo. Faktor moramo podati na 4
decimalna mesta.
Standardizacija kisline
Kisline standardiziramo s primarnimi standardi.
Primarni standard je izredno Cista substanca, na zraku obstojna, po moznosti naj ima vecjo
molsko maso.
Priprava: direktna zatehta, nato razredcitev
HJO3, Na2C204, Na2CO3, KQCI'207, KBI'O3, NaF, AS203,
Priprava 0.05 M Na,COs zatehtamo 106.004 g/2 =5.30002 g
Izracunamo faktor zatehte:
_ dejanskazatehta

teoret.zatehta
n.pr. 5.4320/5.3002 = 1.0250
HCl je zelo hlapna, na voljo imamo koncentrirano HCI, ki je ne moremo direktno tehtati. Je zelo
agresivna.

PRIPRAVA STANDARDNE RAZTOPINE HCI

Standardno raztopino klorovodikove kisline uporabljamo za titracijo baz in drugih alkalnih
raztopin. Pripravimo jo z razred€enjem kemijsko Ciste koncentrirane HCI p.a.

Mocne anorganske kisline dobimo v obliki koncentriranih raztopin. Gostote kislin in baz z
razlicnimi koncentracijami najdemo v razli¢nih prirocnikih ali pa morajo biti navedene na
steklenici.

Iz podatkov o gostoti in sestave koncentrirane kisline izracunamo volumen HCI, ki je potreben
za pripravo 1000 ml 0.1 M HCL

Tako pripravljena raztopina ima priblizno koncentracijo 0.1 mol/L, tocno koncentracijo pa
dolo¢imo s titracijo z raztopino primarnega standarda Na,COs, ki ima koncentracijo 0.1 mol/L.
Na,COs je brezvodna sol, ki je kemijsko Cista.

Reakcija:
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Na,CO; + 2 HCl — 2 NaCl + H,O + CO,

Kot je razvidno iz reakcije, Na,CO; reagira z dvema molekulama HCI. Za pripravo 1000 ml
0.05 M Na,CO; moramo uporabiti (106.004* 0.05) g , za pripravo 250 ml pa 1,3251 g
Na,CO; . Ce torej odtehtamo namesto 1.3251 g 1.3425 g Na,COs, bo nasa raztopina moénej$a
od 0.05 M. V tem primeru izracunamo faktor zatehte, s katerim pomnozimo vsakokratno
uporabo, da bi na ta nacin dobili dejansko porabljeni volumen to¢no 0.05 M raztopine.
Faktor zatehte izra¢unamo iz naslednjega razmerja:
Ce bi odtehtali to¢no 1.3251 g Na,CO; in ga raztopili v 250 ml, bi znagal faktor 1.0000, ker pa
smo odtehtali 1.3425 g bi znaSal faktor 1.3425/ 1.3251 to jr 1.0150, kar pomeni, da je tekSna
raztopina dejansko0.05*1.0150 molarna.
Splosna formula za izracun faktorja molarnosti standardnih raztopin, pripravljenih z direktno
zatehto neke snovi je:

dejanska.zatehta

- ekvivalentna.zatehta
Ce smo s titracijo 20.00 ml zgornje raztopine uporabili 19.80 ml priblizno 0.1 M HCI, potem bo
znaSal faktor te kisline

— 20.00*%1.015 _
F=2000001015 _ 1 0280

kar dobimo iz razmerja:

ml 0.1 M HCl* FO0.1M HCl = ml 0.05 M Na2CO3 *F NazCO3
Priprava standardne raztopine HCI

Kemikalije:

HCI konc. ( 36%)

p=1.18 g/ml

Na,COj3 brezvodni p.a.

Metilrdece 1% raztopina v etanolu

Delo:

Na analitski tehtnici zatehtaj na 4 decimalna mesta natan¢no 1.3251 g brezvodnega, predhodno
suSenega Na,COs3 p.a. Osusi ga v suSilniku tako da ga v steklenem tehticu (ki mora biti med
suSenjem odprt, pusti§ 1 uro pri temperaturi 140° C. Po susenju pusti, da se tehti¢ ohladi v
eksikatorju na sobno temperaturo.

Odtehtani Na,COs prenesi v 250 ml caSo, ga raztopi v priblizno 50 ml vode in vsebino Case
nato kvantitativno prenesi v 250 ml bu¢ko. Cago spiraj veckrat z manj§imi koli¢inami vode in
nato bucko dopolni do oznake.

Ce je bilo odtehtano ve¢ ali manj Na,COs  izraunaj faktor zatehte.

V 3 300 ml erlenmajerice odpipetiraj s polnilno pipeto po 20.00 ml pripravljene raztopine,
dobro speri stene erlenmajerice z vodo, dodaj 1 do 2 kapljici indikatorja metil rdece in titriraj z
0.1M HCI do prvega preskoka barve iz rumenega v rumeno rdece. Zakuhaj, barva indikatorja se
pri tem spremeni nazaj v rumeno, nakar titriraj po kapljicah do prvega preskoka v vijoli¢asto
rdeco barvo. Odcitaj porabo 0.1M HCI in izraCunaj faktor kisline.

METODE VOLUMETRICNE ANALIZE

4 vrste glede na vrsto reakcije:
acidi in alkalimetri¢ne metode (kislina in baza) H'+OH .~ H,0
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oksidi in reduktometri¢ne metode

(titriramo oksidant z reducentom in obratno)

oksl +red2 .~ oks2 + redl

Obarjalne metode

Cl'+Ag" .~ AgCl(tr.)

Kompleksometricne metode:

Metode, pri katerih nastajajo kompleksi

EDTA: etilendiamin tetraocetna kislina

(CH2COOH);, -N —CH;,-CH,-N- (CH,COOH),

Ta spojina tvori moc¢ne komplekse s kovinami.

Taki kompleksi so kelati ali obrocasti kompleksi. So zelo stabilni, okrog kovinskega iona so4
ligandi

Acidi in alkalimetri¢ne metode (kislina in baza) HC1 + NaOH .~ NaCl + H,O
Ko dodamo ekvivalentno koli¢ino NaOH je

pH=7.0

HAc + NaOH .~ NaAc + H,O zaradi hidrolize pH ne bo 7.0
Reakcija hidrolize:

Ac +H,O .~ HAc+ OH

Reagira bazi¢no, pH>7

NH,OH + HCI .~ NH4Cl + H,O zaradi hidrolize pH<7
Reakcija hidrolize:

NH;" + H,O ~ NH4OH +H"

Titrirana raztopina + titrant

indikator dolo¢a kon¢no tocko titracije

Ekvivalentna toc¢ka = teoreti¢no izracunana tocka

100 ml 0.1 M NaOH =100 ml 0.1 M HCl

Ce je indikator pravilno izbran, spremeni barvo to¢no pri tem volumnu.
Koncna tocka: volumen dodanega titranta, ko indikator spremeni barvo

PH INDIKATORJI

So Sibke organske kisline ali Sibke organske baze, ki so v disociirani obliki drugace obarvani kot
v nedisociirani obliki.
Primer: Hin .~ H+ + In-
Rdeca rumena
Kisla oblika bazna oblika
Odvisno je, v katero smer je obrnjena reakcija
_|H - |In_
[Hin]
Na kater strani jemljemo ven, v tisto smer je obrnjena reakcija
1/10 < [HIn] /[HIn] £10/1
prehod iz rdeCega na rumeno. V tej meji vidimo spreminjanje barve, nad ali pod tem je raztopina
ali rdeca ali rumena, ne vidimo ve¢ spreminjanja
[HIn]

Hin

AgClI(tr.)
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acidi in alkalimetri¢ne metode (kislina in baza) H" + OH .~ H,0
oksidi in reduktometri¢éne metode

(titriramo oksidant z reducentom in obratno)

oks; +red,  ~ oks, + red,

Obarjalne metode

CI'+Ag" .~ AgCl(tr.)

Kompleksometri¢ne metode:

Metode, pri katerih nastajajo kompleksi

EDTA: etilendiamin tetraocetna kislina

(CH,COOH); -N —CH,-CH»-N- (CH,COOH),

Ta spojina tvori mo¢ne komplekse s kovinami.

Taki kompleksi so kelati ali obrocasti kompleksi. So zelo stabilni, okrog kovinskega iona so4
ligandi

Acidi in alkalimetriéne metode (kislina in baza) HCl + NaOH .~ NaCl + H,0
Ko dodamo ekvivalentno koli¢ino NaOH je

pH=7.0

HAc +NaOH .~ NaAc + H,O zaradi hidrolize pH ne bo 7.0
Reakcija hidrolize:

Ac +H,0 7 HAc+ OH

Reagira bazi¢no, pH>7

NH4OH + HC1 .~ NH4Cl + H,O zaradi hidrolize pH<7

Reakcija hidrolize:

NH;" + H,0 ~ NH4OH +H"

Titrirana raztopina + titrant

indikator doloca konc¢no tocko titracije

Ekvivalentna tocka = teoreti¢no izracunana tocka

100 ml 0.1 M NaOH = 100 ml 0.1 M HCI

Ce je indikator pravilno izbran, spremeni barvo to¢no pri tem volumnu.
Konc¢na tocka: volumen dodanega titranta, ko indikator spremeni barvo

PH INDIKATORJI

So sibke organske kisline ali Sibke organske baze, ki so v disociirani obliki drugace obarvani kot
v nedisociirani obliki.

Primer: Hin .~ H+ + In-

Rdeca rumena

Kisla oblika  bazna oblika

Odvisno je, v katero smer je obrnjena reakcija

L]

K
Hin  [Hn]
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Na kateri strani jemljemo ven, v tisto smer je obrnjena reakcija

1/10 £ [HIn] /[In"] £10/1

prehod iz rdecega na rumeno. V tej meji vidimo spreminjanje barve, nad ali pod tem je raztopina
ali rdeca ali rumena, ne vidimo vec spreminjanja

[H" ] = Ky = [HIn]/[In]

-log [H'] = -log Kis - log[HIn]/[In’]

pH = pkyin - log [HIn]/[In'] =

[HIn]/[In] = 10/1
pH1 = pkHin - 10g 10= pkHin -1

-log [H'] = -log Kuin - log[HIn]/[In]

[HIn]/[In] = 1/10

pH2 = pkuin - log 1/10 = pky;, +1

Indikator spremeni barvo:

[HIn]/[In] = 1:pHi

pHi = indikatorski eksponent

pHi = pkuin - log 1 = pkuin

Indikatorji imajo razli¢ne pH vrednosti.

Izberemo jih lahko torej v razli¢nih podrocjih, kjer izmenjajo barvo. Barva se spremeni v tistem
podrodju, kjer je ekvivalentna tocka.

Metiloranz pHi = 4.0 (iz rdeCe v rumeno)
Dvobarvni indikator

Fenolftalein pHi = 9.0 ( iz brezbarvne v vijoli¢no)
Enobarvni indikator
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TITRACIJA MOCNE KISLINE Z MOCNO BAZO
100 ml1 M HClz1 M NaOH
100 ml 0.1 M HCl1z 0.1 M NaOH
100 ml 0.01 M HCl1 z 0.01 M NaOH
Titracijske krivulje:
Ekvivalentna tocka

pHi (FF) = 9.0
pH=7.0
pHi (MO)= 4.0
V (ml) NaOH

Ekvivalentna to¢ka pH = 7.0

Pred E. T.

90 ml 0.1M NaOH k 100 ml 0.1M HCl

[H']= mmoli HCI -mmoli NaOH/ V(ml)=

100 mix 0.1 —90 mIx0.1 /100mI+90ml =

1mmol/190ml = 1/190 M

[H']=10"Y[OH]=

PoE.T.

110 ml 0.1M NaOH k 100 ml 0.1M HCI

[OH]= mmoli NaOH -mmoli HC1/ V(ml)=

110 mix 0.1 —100 miIx0.1 /110ml+100ml =

Immol/210ml =1/210 M

[OH]=1210 M

Indikatorska napaka: n.pr.

Metiloranz pri I1I prehitro spremeni barvo, ne pri ekvivalentni to¢ki, ampak Ze ko Kkrivulj
seka premico pHi(MO)

PokaZe spremembo barve Ze pri 98 ml namesto pri 100 ml — napaka

Pri bolj koncentriranih raztopinah torej laZje izberemo pH, ker je daljsa krivulja
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TITRACIJA SIBKE KISLINE Z MOCNO BAZO

100 ml1 0.1 M HA¢ (K, = 1.8x10”) z 0.1 M NaOH
100 ml1 0.1 M HA (K, = 1.8x107) z 0.1 M NaOH
100 ml1 0.1 M HCl1z 0.1 M NaOH
Titracijske krivulje:

Ekvivalentna tocka

pHi (FF) =9.0
pH=7.0
pHi (MO)=4.0

V (ml) NaOH
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1)Zacetek titracije: HAc [H]=VK,xCy

log [H'] = -1/2 log K; — 1/2logC;
pH = 1/2pKy - 1/2logCy

2)HAc + NaOH _~ NaAc + H,0

do ekvivalentne tocke

Kisline je vedno manj, soli pa vedno ve¢ - pufer HAc — NaAc
[H] = Ky x C/Cs

-log [H'] = -log Ky — log C/C;

pH = pKx - logCy /Cs

Ck = Cs

Pri 50 ml je ekvivalentni pufer pH = pKy = 4.75

3.) Ekvivalentna tocka:

Nevtralizacija je potekla do konca. Imamo sol Sibke kisline in mo¢ne baze — to je hidroliza
NaAc hidrolizira

Ac +H,0 (.~ HAc+ OH

Raztopina v ekvivalentni tocki reagira bazi¢no.

-log [H'] = -1/2 log K, —1/2logK| + 1/2log Cj
pH =7+ 1/2pKy + logC;
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Primer:

Izracunaj pH pri tej titraciji

pKk =475

Cs = mmoli soli/V (ml) = 100x0.1/200 = 5x10> M

pH =7+ 1/2pKy + 1/210gC;

pH=7+1/2x4.75 +1/2log 5x10° M =

7 +2.38 - 0.65=8.73 — to je pH v ekvivalentni tocki

4.) Po ekvivalentni tocki:

Imamo prebitek NaOH

[OH'] = mmoli prebitnega NaOH /V (ml) =

n.pr. da smo dali 110 ml NaOH, to pomeni, da imamo 10 ml NaOH v prebitku
[OH]=10x0.1/210=1/210 M

[H']=10"Y/[OH]

pH =-log [H']

Sibke kisline ne moremo titrirati v prisotnosti metiloranza, metem ko moéno kislino lahko
titriramo v prisotnosti obeh — metiloranza in fenolftaleina (pH skoc¢i iz 4 na 10 pri 100 ml-
glej titracijsko krivuljo!)

Cim Sibkejsa je kislina, tem krajsi je potek titracijske krivulje po ekvivalentni &rti (s tem
je vse teZje izbrati indikator, da nam pokaZe pravilen konec titracije)
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TITRACIJA SIBKE BAZE Z MOCNO KISLINO

Za primerjavo bomo titrirali Sibko bazo s Sibko kislino
100 ml 0.1 M NH,OH (Kg= 1.8x10") z 0.1 M HCIl

100 ml 0.1 M NH,OH (Kg=1.8x10") z 0.1 M HA¢(K) = 1.8x10™)
Titracijske krivulje:

Ekvivalentna to¢ka

pHi (FF) = 9.0

pH=7.0

pHi (MO)= 4.0

V (ml) kisline
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1) ZaceteKk titracije: imamo samo Sibko bazo NH,OH torej ra¢unamo samo za
[OH ]=\VKpxCg

-log [OH] =-1/2 log Kg — 1/210gCs

pOH = 1/2pK3 - 1/2logCg

pH =14 -pOH

2) obmocje do ekvivalentne tocke:

NH,OH + HCl .~ NH4Cl + H,O ob ekvivalentni to¢ki

Dobimo sol Sibke baze in mo¢ne kisline

amoniakalni pufer NH;OH - NH4Cl

[OH] = K3 x Cp/C;

-log [OH] =-log K3 — log Cp/C;

pOH = pK3p - logCp /C;

pH =14 - pOH =14 - pK3 + logCp /C;

Koncentracija na pol poti do ekvivalentne tocke:

(pri 50 ml) je: Cg = C;in pH je

pH=14-pKg =14 -4.75=9.25

Pri 50 ml je ekvivalentni pufer

3) Ekvivalentna toc¢ka:
Nevtralizacija je potekla do konca. Imamo sol Sibke baze in mocne kisline — to je hidroliza
NH,CI hidrolizira
NH + H,0 .~ NH,OH+H"
Raztopina v ekvivalentni to¢ki reagira Kislo zaradi prebitka H" ionov.pH je mansi od 7, v
tem obmocju indikator spremeni barvo.

Za hidrolizo vemo, da je:

-log [H'] = -1/2 log K, + 1/2logK3 - 1/2log C;
pH=7-1/2pKs -1/2 logC;
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Primer:

Izrac¢unaj pH v ekvivalentni tocki pri tej titraciji

PKB =4.75

Cs = mmoli soli/V (ml) = 100x0.1/200 = 5x10> M

pH=7-1/2pKg - 1/2logC;

pH=7-1/2x4.75 -1/2log 5x10> M =

7 -2.38 +0.65=5.27 — to je pH v ekvivalentni tocki

4.) Po ekvivalentni tocki:

Imamo prebitek HC1

[H'] = mmoli prebitne HC1/V (ml) =

n.pr. da smo dali 110 ml HCI, to pomeni, da imamo 10 ml HCI v prebitku

[OH]=10x0.1/210=1/210 M

pH =-log [H']

II KRIVULJA:

1.) Zacetek titracije: NH4OH

pH =14 —-1/2pKg +1/2 logCpg/C,

2)) Do ekvivalentne tocke:

NH,OH + HA¢ .~ NH4Ac + H,0

Imamo spet zmes NH4OH + NH4Ac, to je spet pufer:

pH = 14 -pK3 +1logCy/C,

3) ob ekvivalentni tocki dobimo samo NHyAc (sol Sibke baze in Sibke Kkisline) — imamo
dvojno hidrolizo:

NH4" + Ac” + H,O ~ NH,OH + HAc

Racunamo po formuli za dvojno hidrolizo:

pH =7+ 1/2pKy - 1/2pKs

pKk = pKB =4.75

pH=7

4.) po ekvivalentni tocki: imamo prebitek HAc
NHsAc + HAc — imamo spet pufer — Kisli pufer

.H+ ] _ Kk Ck
L CS
Spomnimo se: pred ekvivalentno tocko imamo:
-1 K,C
OH ] = % ---II: titracijska krivulja seka ekvivalentno ¢rto v 1 tocki (pri pH =

S
7.0), vendar pa ni indikatorja, ki bi spremenil barvo pri pH = 7, zato je izbira indikatorja
tezka.
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TITRACIJA VECBAZNE KISLINE:
L 100ml 0.1M H3PO, z 0.1 M NaOH
Titracijske krivulje:

Ekvivalentna to¢ka

pHi (FF) =9.0

pH=7.0

pHi (MO)= 4.0
V (ml) kisline

H3PO4 + NaOH (__) NaH2P04 + HzO

NaH,PO4 + NaOH <__) Na,HPO,+ H,0
NazHPO4 + NaOH <__) Na3PO4 + HzO
H;POy disociira v treh stopnjah:
H;PO, .~ H' + H,PO,

__|#’] |m,pPo,]
' |H,PO, |

H,PO, .~ H' + HPO, >

« . 1] H#Po |
> |H,PO, |

HPO, >~ H' + PO,
__|#*] |po.]
* |HPO,” |

H;PQO, se obnasa, kot da je 3x enobazna (s tremi konstantami)
1. reakcija potece, ko damo 100 ml luga na 100 ml kisline, dobimo primarni natrijev
fosfat.
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2. Reakcija potece pri drugih 100 ml oziroma pri 200 ml porabljenega luga, dobimo
sekundarni fosfat.

3. Reakcija potece pri tretjih 100 ml oziroma pri 300 ml porabljenega luga, dobimo
terciarni natrijev fosfat.

Torej dobimo 3 ekvivalentne tocke:

1. ekvivalentna tocka potek titraciske krivulje po ekvivalentni ¢rti je najdaljsi (vecja kot je

konstanta disociacije, daljsi je potek).

2. in 3. ekvivalentna tocka: poteka sta vedno krajsa.

1.) Zacetek titracije: H;POy

Za veCbazne kisline imamo formulo:

+ —
| |=JK.C,
pH = 1/2pK, - 1/2log Cx
2.) Od zacetka do ekvivalentne to¢ke:

H3POy kistina + NaH2P Oy pjena sol
H3PO4 + H2P04_ -pufer

3) Prva ekvivalentna tocka:
(k 100 ml kisline smo dodali 100 ml NaOH.
Imamo Kislo sol NaH,PO4 (MHA)

+
[ ] =K\ K,
pKi =-logK;
pK: = - logK,
-log [H'] = -1/2 log K| - 1/2l0gK,
pH =% pK, + %2 pK; = (pK +pK3)/2
pH1 =(2+7)/12 =4.5
4.) Primarna sol preide v sekundarno sol (nevtralizacija poteka naprej)
NaH2P04 tega je vedno manj + NaZHPO4 tega je vedno ved
(H,PO, "+ HPO, *)- fosfatni pufer

H, PO, C
+ | — 2 4 J_ k
[H ]_ K 2 - | K 2
HPO, C,
5) Pridemo v drugo ekvivalentno tocko:
Na,HPOy kisla sol (MHA)
+ —
[ ] N K 2K 3
pK; = - logK;
pKs = - logKj;

-log [H'] =-1/2 log K; - 1/210gK;

pH, =% pK; + % pK; = (pK; +pK3)/2 = 7+12/2=9.5

Fenolftalein je pravi indikator za to titracijo (ker je njegov pHi ravno v tem obmocju —
med 8 in 10, zato spremeni barvo. To je takrat, ko smo dodali 200 ml NaOH.

6) Sekundarni natrijev fosfat gre v terciarni natrijev fosfat. Imamo zmes:
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Na,HPO4 + Na3;PO4—pufer
HPO. + PO,

7) Tretja ekvivalentna to¢ka:

vse H' ione smo nevtralizirali -imamo hidrolizo:
Na;PO4 (NaAc)

PO, + H,0 .~ HPO,” + OH

raztopina reagira bazi¢no — pH~ 12

_|apo;||ox”]

ravn. |-P0:— J [HzO]
Khidrolize = Krayn. [H20]

_|apo;|lon |5

hidrolize |_P0:_ J lH+ -

K, _lupo; Jlon]_[on |

K, . = = ,

hidrolize K3 lPOj_ J 2
[OH] =[HPO,"]
[PO4"] =C;

pH: =7+ %2 pK; + Y2 logCy

Primer:

Izra¢unajmo pH v tretji ekvivalentni tocki:

pK;=12

Cs = mmoli Naz;PO4/V (ml) = 100x0.1/400 = 2.5x10° M
PH; =7 -1/2pK3 - 1/2logC;

pH =7+ 12/2+ 1/2log 2.5x107> M =

7 +6 — 0.8 = 12.2— to je pH v tretji ekvivalentni to¢ki
8.) Po ekvivalentni tocki: prebitek NaOH

n.pr. 310 ml NaOH, torej je v prebitku 10 ml.

[OH'] = prebitni NaOH/V (ml) = 10x0.1/310+100= 10x0.1/410 = 1/410 M
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[H']= K,/[OH]=
pH =-log [H']=

REAKCIJA OKSIDACIJE IN REDUKCIJE

So reakcije med oksidantom in reducentom. Oksidant sprejema elektrone od reducenta.
Imamo torej reakcijo, pri kateri gre za prenos elektronov:

Splosno:

oks; + ne _~ red;

red; .~ oks; + ne’

oks; + red; .~ oks; + red;

REAKCIJA OKSIDACLJE IN REDUKCIJE

So reakcije med oksidantom in reducentom. Oksidant sprejema elektrone od reducenta.
Imamo torej reakcijo, pri kateri gre za prenos elektronov:

Splosno:
oks;+ ne .~ red; oksidant elektrone sprejema
red, .~ oks; + ne reducent elektrone oddaja

oks; + red; .~ oks; + red;

Reakcija, ¢e pomocimo cinkovo palico v bakrov sulfat
Primer:

Cu®" +2¢ "~ Cu (trden)

Zn (trden) (~ Zn** 2¢

Cu’* + Zn (trden).~ Cu (trden) + Zn**

2H" +2¢’ . H; (plin)
Zn (trden) _~ Zn*" +2¢

2H" + Zn (trden)._~ H; (plin) + Zn*"
Vsaka redoks reakcija je sestavljena iz dveh polreakcij:

a) reakcija oksidacije
b) reakcija redukcije

Vsako redoks reakcijo lahko izvedemo v elektrokemijskem elementu (to je raztopina
elektrolita, v kateri sta dve elektrodi). Pod elektrokemijskim elementom razumemo:

a) galvanski ¢len

b) elektrolizna celica

a) galvanski ¢len je elektrokemijski element, ko ob elektrodah v raztopini potecejo
reakcije spontano, med elektrodama tece elektricni tok.

47



b) Za elektrolizno celico je znacilno, da moramo od zunaj privesti dovolj veliko
elektri¢no delo v obliki elektri¢ne napetosti, ki jo priklopimo na elektrodo da lahko
zactnejo tei reakcije ob elektrodah, pride do razkroja elektrolita, reakcije tecejo

nasprotno.
Elektrolitski kljué
Cinkova palica steklena cevka, napolnjena s K;SO4
K>S0,
ZnSO, CuSOy4
Zn (tr) O~ Zn*" +2¢ Cu®* +2¢ "~ Cu (trden

GALVANSKI c¢len Cinkova palica se topi, bakrova pa debeli. (Cu ioni sprejemajo
elektrone, se reducirajo, kovinski baker pa se izlo¢i in palica je vedno teZja, med tem ko se
cink oksidira. Koliko Cu ionov se izlo¢i, toliko SO, ionov preide na drugo stran. Za
plemenite kovine je znacilno, da so “rade” v elementarnem stanju (Cu), za neplemenite pa,
da se topijo (Zn). Elektroni tecejo od tam, kjer jih je vec, tja, kjer jih je manj (od cinkove
elektrode na bakrovo elektrodo).

VELJA za galvanski ¢len in za elektrolitsko celico:

1.KATODA - elektroda, na kateri poteka redukcija (bakrova elektroda)

2. ANODA - — elektroda, na kateri poteka oksidacija (Zn palica).
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ELEKTROLIZA

akumulator
Bakrovi ioni se reducirajo kloridni ioni se oksidirajo
Cu?* +2¢ _ Cu (trden) 2CI' ™ ClL, (plin) + 2¢ - to je katoda

—to je anoda

V elektrolizni celici je katoda negativna, na galvanskem ¢lenu pa pozitivna.
Nernstova enacba (velja za redoks par)

Zn*" +2¢ "~ Zn (trden)

Cu®** +2¢ "~ Cu (trden)

MnO; +5¢ +8H' .~ Mn*" + H,0

Fe*" + e~ Fe*'

Cr;07” - 6 + 14H" .~ 2Cr’" + TH,0

aA+bB+ne .~ cC+dD

RT  [4] [B]’
In=—=- d

nF [C] [D]

E = potencial

E’ = standardni potencial

In =2.303 log

R=8310J K" mol” = 8310 VAs K" mol’!

T =298.16 K=25°C

F = 96500 As (ampersekunda) = 1 elektrokem. ekvivalent, je tista mnozina elektrenine, ki
je potrebna, da se izlo¢i 1 g ekvivalent snovi.
Q =Ixt (As)

I=1A

t=96500 s

Cu=64

gekvCu=64/2=32¢

E=E"+

Na=23
gekvNa =23 ¢

Fe =58
gekv.Fe=58/3=19¢g
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_po RT[4] [B]”
E=F +nFln[C]c D]d
o 00591, [4]" [B]®
T T ot

Potencial redoks para:

E =F°

0.0591 0591 .
w2t ) 70 w2t 70 [Z 2 ]

E =F°

0.0591 5
—1 +
2t e it icu Og[Cu ]

T
E =E' .+ 0'0559110g %%J] 1]

L 00501 [cro |l ]
02 et Cr20%_/Cr3+ log [C,,3+]

o 0.0591, |Fe*
EFe3+/F62+ B EFe3+/FeZ+ " 1 log F€2+

Nas losno da ne riSemo skice, piSemo:
Zn | Zn® —yM| |Cu XM|Cu
Oksidacija cinka elektrolitski klju¢  redukcija bakra
AE =EK - EA
Pozitivna Negativna
Galvanski ¢len: AE =Ekx- E, >0
Elektrolizna celica: AE =Ek -EA <0
Kemijsko ravnotezje: AE=0 Eg=E,\
Standardni potenciali
So potenciali, ko primerjamo proti normalni vodikovi elektrodi, ki ima po dogovoru
vrednost 0.
Standardna vodikova elektroda ali vodikov pol¢len (SHE).
Pod to razumemo platinsko Zico potopljeno v raztopino H+ ionov s koncentracijo 1 mol/L in
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obliva to platinsko zico plin H; s tlakom 1 atm,
| cu=1M| | pH; =1 atm.
SHE

| | CH+=XM| pH2=yatm.|
2H" +2e .~ H; (plin)

. N D
0 0.0591 H
E, + = + + lo g
H"/Hy, “HY/H»y 2 pH,
Nernstova enacba za katerokoli vodikovo elektrodo
Esue = E% 12 =0 to je po dogovoru
0.0591 [H“L]Z
E = logt—-

Standarni potencial cinkovega redoks para:
Zn (tr.) + 2H" = Zn*" +H, (plin)

Zn (tr.) <~ Zn*" +2¢ —-- -A (anoda)

2H" +2e ~ H; (plin)-—- + K (katoda)

ZnlcZn*=1M| | Cy. =1 M| pH, =1 atm. |
Zn|cZn?* =1M| | SHE

AE =Ex -Eo=Esug—E 7.""/2a=0 - E 2,""/z0=

-0.0591/2 x log [Zn*]

ker je 1M, log1=0

AE =-E' 2.7 zn

E' 22 m=-AE  E’ 2,77, <0

Vsi tisti redoks pari, ki so mocnejsi reducenti od vodika imajo negativne standardne
potenciale (Zn).

Cu’ +2¢ . Cu (tr.)

H, (plin) <7 2H" +2¢

Cu** +H, .~ 2H"+ Cu (tr.)

SHE| | Cc® =1M]| Cu K+

AE =Ex -EA=E cu”"icu - Esne = E cu’'icu=

+0.0591/2 x log [Cu®] ker je 1M, log 1 =0

AE=E’ ¢,*icu

E' ¢’ icu=AE  E’cicu> 0

Vsi tisti redoks pari, ki so mocnejSi oksidanti od vodika, imajo pozitivne vrednosti
standardnih potencialov.

E0 V
+0.34 E'cuicu
0 SHE

-0.76 E’ 2.z
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KVANTITATIVNA KEMIJSKA ANALIZA
Klasi¢ne metode kemijske analize:
Izkoris¢amo le kemijsko reakcijo za dolo¢itev neke substance
Delimo jih na 2 skupini:
a:) Volumetricne metode  merimo volumne
b:) Gravimetri¢ne metode merimo maso
Potrebna je analitska tehtnica
Glede na mnoZino tehtanja vzorca pa delimo metode na:
1. Makro analizne metode
2. Semi mikro analizne metode
3. Mikro analizne metode
Pri makro analiznih metodah uporabljamo tehtnice, ki zaznajo 0.1 mg. Zatehtamo
najmanj 1 g vzorca — to je tudi “gramska analiza”. Zatehta pri teh metodah je omejena z
napako pri merjenju — pogoj:
N

Napata: € = 81100 = 0.01%

1000mg
Pri semimikro analiznih metodah uporabljamo semimikro tehtnice — zaznajo 0.01 mg.
Zatehtamo lahko manj, to je 100 mg ali 10 mg

o= 00Img 00 0.01%
100mg

To je t.im. decigramska analiza
Pri mikro analiznih metodah uporabljamo mikro analizne tehtnice, zazna 0.001 mg
Napaka:

o= 0:00Img o0 001%

10mg

To je t.im. centigramska analiza

Razlika med volumetric¢no in gravimetri¢no dolo¢itvijo (primer — dolocevanje NaCl).
CI'+Ag" .~ AgCl (tr.)

5 g NaCl/L vode

Odpipetiramo 25 ml raztopine (1/40 L) — torej imamo 125mg NaCl/25 ml

M NaCl = 58.45

125 mg/ 58.45 = 2.14 mmol NaCl, toliko je v teh 25 ml tudi kloridnih ionov.

Obarjamo z 0.1 M AgNO; — do popolnega obarjanja, 2.14 mmol AgNQO; = 21.4 ml =.1M
AgNO3

To je gravimetri¢na dolo¢itev. 25 .0 ml AgNO; dodamo — 3.6 ml v pribitku. Ko se oborina
Ze neha izlo¢ati, dodamo 0.1 M AgNQO; v pribitku.

Oborino odfiltriramo (preko filter papirja ali filtrnega loncka). Nato oborino speremo z
vodo, da odstranimo druge ione. Nato AgCl su§imo 1 uro, ohladimo in stehtamo.

Faze gravimetri¢ne analize: obarjanje — filtriranje — spiranje — suSenje — iztehta
AgCl .......... NaCl

B (mg) ......... X

X =b xNaCl/ AgCl —dobimo, koliko je biloNaCl v nasi raztopini.

VOLUMETRICNA ANALIZA

Cl'+Ag" .~ AgCl(tr.)
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125 mg NaCl ( titrirna raztopina)
+ 1 ml K,Cr,04 ( indikator)
Prva kapljica pribitka reagira z indikatorjem.
CI'+Ag" .~ AgCl bel
2Ag" + CrO4* .~ Ag,CrOy rdeée rjav
Odcitamo:
214 ml x 0.1M
20.0 ml x 0.1 M = 2.000 mmol AgNO; =
2.000 mmol NaCl — 2 x 58.45 mg = 116.9 mg
20.0 ml x 0.101 M =2.020 mmol AgNO; =
2.020 mmol NaCl — 2.02 x 58.45 mg = 118.1 mg
Razlika: 118.1 mg — 116.9 mg = 1.2 mg

1.2
e=—""5 100 =1%

118.1mg

Napaka pa mora biti 0.1%

S standardizacijo dolo¢imo titrante (konc.) na 4 decimalna mesta natanéno —
standardne raztopine

OKSIDI IN REDUKTOMETRIJA

Gre za reakcije oksidacije in redukcije, ki jih izrabljamo.

oks; + red, .~ oks; + red;

Ce4++ Fe2+ (_—) Ce3++ Fe3+

Ce*'+e .~ Ce* redukcija

FeX' (2 Fe* +¢ oksidacija
Nernstova enacba:
0.0591 Ce*
E =E° + logt—;
Ce4+ /Ce3+ Ce4+ /Ce3+ 1 _Ce * |
0.0591 Fe’”
E =E° + logt—;
F€3+/F€2+ Fe3+/F62+ 1 Fe "

Cim bolj so potenciali narazen, tembolj bo $la reakcija v desno.

Reakcija je odvisna od konstante ravnoteZja.

Po vsakem dodatku titranta Ce se vzpostavi ravnoteZje, reakcija tece, dokler se ne
vzpostavijo ravnotezni pogoji.

B Ce3+ Fe3+
Kravn. - 4+ 24
Ce" ||Fe
EFe3+ | r2+ - ECe4+ Jco3* to imamo v ravnoteZju
0.0591 Fe** 0.0591 Ce**
0 0
£ 3+, .2+ log | T E 4+ .3+ log 3+
Fe~ " /Fe 1 Fe Ce /Ce 1 Ce
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0.0591 }Ce3+ \ Fe* |
-E° ~E° =—"—"""lo
Ce4+ /Ce3+ Fe3+ /F€2+ 1 5 C€4+ }782+

_ 50 _
=E" 4, 3 =HLOW
—_ 0 _
=E' 5, 5, =0T
_ 0 I alt _ .
Kin =(E’ 4 3 =E) 5, 5,)/00591=(1.61-0.77V)/0.0591

Torej

C€3+ Fe3+
. = 110 S =101 =10"1
Ce" [|Fe
Med titracijo se potencial sistema spreminja. Oba potenciala sta v ravnoteZju enaka in se
imenujeta E sistema.
sistema Fe3+ /F€2+ Ce4+ /Ce3+
Med titracijo se povetuje koli¢ina Fe'* ionov in zmanjSuje koli¢ina Ce*" ionov.
Na splosno so vse titracijske krivulje S oblike.
Titracijska krivulja za titracijo
100 ml 0.1M Fe’* ionov s 100 m1 0.1M Ce(SOs),
Izra¢unamo pri nekaj pomembnih toc¢kah E sistema:

Fe3+
Esistema - E 3 2 = EO 3 o) + 0059110g 2
Feo T 1 Fe%™T Fed T 1Fe4T Fe +
Eoma = E =E’ =0.07V
sistema Fe3+ /Fe2+ Fe3+ /FeZ+
Fe’" = Fe’*

Ekvivalentna to¢ka: vso Zelezo smo oksidirali, koliko je nastalo Fe’" ionov, toliko je nastalo
tudi Ce’" ionov.
Ve [Fe¥']=[Ce*"]
Imamo pa tudi
[Ce4+]=[Fe2+]
3+ 3+

K, B = Ce " Fe2+ =10"=10"/1

Ce™ ||Fe
Do ravnoteZja je torej Fe’* in Ce** veliko(10' )x ve¢ kot Fe? in Ce*" ionov, saj se ti sproti
spreminjajo v Fe’" in Ce®" ione. Reakcija pa ni §la &isto v desno, saj potem Fe’" in Ce*" ne
bi bilo ni¢, vendar jih je neka malenkost ostala.

_ 0 0 _
Eyena =(E 3, +E 4, 3,)/2=(0077V +1617)/2
=119V

sistema
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3.Dvojni ekvivalentni volumen (pribitek Ce ionov)
Ve [Ce*']=[Ce*"]

E

sistema

C€4+ .
=F +0.0591log =F =1.61V
ceHt et Ce™ ceHt 3t
Za take titracije moramo imeti tudi neke indikatorje, ki nam indicirajo ekvivalentno
tocko- spreminjajo barvo. Pri redoks titracijah imamo celo vrsto indikatorjev (tako kot
pri pH titracijah). Tudi tu je indikator redoks par (n.pr.
[Fe¥ ']+ [Ce*'] in [Fe* T+ [Ce*']

Fet'+e .~ Fe*

Inoks + ne- (—_)Inred

Rdeé moder

Oko vidi spremembo barve, ¢e se razmerje spreminja:
1/10 < [Inoks ]/[Inred ]<10/1

moder rdece

Torej tudi za indikator lahko napiSemo Nernstovo enacbo:

E, =E,+ 0.059110g5n‘)’“% -
nred

E, =E, +0.059110g110 =E, —0.0591/n

[Inoks ]/[Inred ] =10/1 =

[Inoks ]/[Inred ] =1/10 =

E, =E) +0.059110g110 =E,) +0.0591/n

Ko indikator obrne barvo, dobimo t.im. obratno to¢ko in imamo razmerje:
[Inoks ]/[Inred ] =1 = Ey = E’1y
indikatorski eksponent standardni potencial
Indikatorski eksponent mora sekati titracijsko krivuljo, ko gre po ekvivalentni ¢rti —
potem smo pravilno izbrali indikator ( ne sme je sekati prej ne kasneje, saj potem ali kasni
ali je prehiter
n=1
Inoks + ne- (—_)Inred
AE = EInZ - E1n1= 2x0.06/m=0.12V =120mV
Poglejmo si Se nekaj indikatorjev
Indikatorski eksponenti nekaterih redoks indikatorjev:

Indikator Sprememba barve E indikatorja
Metilen modro modra brezbarvna 0.52
difenilamin vijolicasta brezbarvna 0.76
o-fenantrolinfenol modra rdeca 1.14

sulfat
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PERMANGANOMETRIJA
Titracije s kalijevim permanganatom
MnO; +5¢ < Mn*" +4 H,0
MnO4 +5¢ (. Mn*" +4 H,0
MnO4 +5¢ . Mn*" +4 H,0

PERMANGANOMETRIJA

Titracije s kalijevim permanganatom:
V kislem:

MnOy +5e+8H" ~“Mn* +4 H,0
E =31.61

V nevtralnem:

MnO4 +3 ¢ .~ MnO; + 2 H,O E=M/3

V alkalnem:
MnO; + € .~ MnO,> E=M/1 =M

Za nas je najpomembnejsa reakcija v kislem mediju, saj je le ta najpogostejsa.

E=M/5 E =31.61 = 3.2 g KMnO4 na 1L — standardna raztopina.

Lahko si pripravimo tudi 10L raztopine — 32 g KMnOQOy raztopimo v 10L vode. Raztopino
lahko pustimo stati 2 meseca, da se stabilizira. Na hitro jo stabiliziramo — postaramo tako
, da jo pustimo pri temp. vrenja 1 uro. MnO(OH); odfiltriramo, Sele nato raztopino
standardiziramo. Vendar je taka raztopina lahko uporabna le 1 do 2 dni, potem pa se
koncentracija KMnQ4 za¢ne spreminjati, zato ga je najbolje pustiti, da vse te reakcije
potecejo in se permanganat ustali. KMnQO, je sam sebi indikator. Standardiziramo ga z
raztopino natrijevega oksalata Na,C,0Oy, Ki je primarni standard in ga moramo predhodno

susiti pri 105°C.

E Na,C,0,=M/2=67.00 g

MnO; +5¢ +8H _”Mn> +4 H,0
C,0, 7 2CO, +2¢ /x5

E=M/5

/x2

2MnO,+5 C,0,7+16H" . 2Mn*"+10CO,+ 8 H,O

Standardna raztopina Na,C,0y4:
Zatehtamo pribliZzno 250 mg Na,C,04

Porabljeni volumen si zabeleZimo.
mE N32C204 =mE KMIIO4

predhodno suSenega na 0.1 mg natancno.
Pripravimo si 5%no raztopino H,SO4. To dodamo k raztopljenemu Na,C,04, segrejemo
na 60°C in titriramo s permanganatom kar hitro do obstojnega vijolicnega obarvanja.

Dolocitev Zeleza po Zimmermann- Reinchardtu.

Ta dolocitev se je véasih uporabljala pri dolo¢evanju
zeleza v rudah. Ruda se raztopi v 10% HCI, potem se prefiltrira. Dobimo raztopino rumene
barve (dobimo Fe" in Fe’" ione. Imamo pa tudi komplekse klora z Zelezom:

(Fe2+Cl6 )4' brezbarven
(Fe*"Clg)’ rumen
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Ce hogemo dologiti, koliko je Zeleza v rudi, moramo Fe'" reducirati v Fe*". To naredimo z
raztopino SnCl,. Dodajamo jo po kapljicah, dokler rumena barva ne izgine. PoteCe reakcija:
Sn** + 2Fe** 7 2Fe** + Sn**
Ko Ze barva izgine, dodamo Se dve kapljici SnCl, v prebitku. Sn** ioni v prebitku pa
reagirajo s permanganatom, zato jih je treba odstraniti, oksidirati v Sn**. To naredimo s
5%nim HgCl,. V hladnem v curku dodamo 10 ml 5% HgCl, v raztopino s Sn’** ioni in
potece reakcija:
2 HgClz + SIIC12 (__) ngClz (tl‘dllO) +SnCl4

bela svilnata oborina
Zdaj imamo Fe** ione v raztopini, vendar ne moremo Kkar titrirati, ampak dodamo prej
Zimmermann Reinchardtov reagent, ki vsebuje:MnSQ4, H;PQOy4 in H,SO,.
Lestvica standardnih potencialov:
E'(V)
1,51 MnO4
1,36 CL/2Cr
0,77 Fe''/Fe’
0,15 Sn*"/Sn*
Kloridni ioni motijo Zelezove ione. Cimbolj pozitivna je ta vrednost, tem moénejsi oksidant je ta
Snov.

L 00591, [Mno; 7]

MnO’, /Mn2+ 5 ]\4]’12+

Po dodatku Zimmermann Reinchardtovega reagenta se poveca koncentracija Mn** v
imenovalcu, torej se zmanj$a E MnO,/Mn** (glej enacbo). Permanganat pride v tako
stanje, da ne bo oksidiral CI' v Cl,, ampak samo reduciral F e’ v Fe*,
MnOs +5e+8H" ”Mn™ +4 H,0 /x1
Fe' + &7 Fe’' /x5
MnOys +5Fe™ + 8H' . ”Mn*" + 5F¢’* +4 H,0
Rumeno moramo spremeniti v brezbarvno zato, da laZje vidimo prehod v vijoli¢asto barvo
pri titraciji s KMnOy. Z dodatkom H3PO4tvorimo brezbarven kompleks. Nastane:
Fe'* + 2 HiPO4 .~ Fe(PO,),” + 6H"
Brezbarven, stabilen kompleks
Zaradi Kkislosti smo dodali s Zimmermann Reinchardtovim reagentom Se H,SO4. Zdaj
lahko titriramo do vijoli¢aste barve (barva mora biti obstojna vsaj 15 sek. Izracunamo :
mE Fe =mE KMnQO,
amg/EFe =V KMnQO4 x N KMnOQO,
Torej skupne reakcije:
MnOys +5e+8H" . Mn™ +4 H,0 /x1
Fe’* + ¢~ Fe*" /x5
MnO; +5Fe’ +8H" . ”Mn*" +5F¢’" +4 H,0
Sn** +2Fe**_~ 2Fe?" + Sn**
2 HgCl, + SnCl, .~ Hg,Cl, (trdno) +SnCly
Fe’* + 2 H;PO4 .~ Fe(POy),” + 6H"
JODOMETRIJA IN JODIMETRIJA
Iz + 2e'<__’ 2I
E’pp =+0,54 V
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Oksidimetri¢ne metode: elektronski par I,/I" nastopa kot oksidant, standardni potencial je
pod +0,54 V, jodimetri¢ne metode

Reduktometricne metode dolocitve oziroma jodometrija : el. par I,/I' nastopa kot
reducent, standardni potencial je nad +0,54 V.

9>pH >S5

v tem obmocju lahko izvajamo jodimetri¢ne in jodometri¢ne titracije.

Ce je pH vegji od 9:

L+ 20H_"TI +10 +H,0

Potece vzporedna reakcija disproporcionacije

Ce je pH manjsi od 5:

2I' 7 I+ 2e-/ x2

0, +4e +4H" "~ 2H,0/

 +2e-/x2

41 + 0, +4H 7~ 21, +2H,0

Jodid se porablja in ¢im bolj je raztopina kisla, bolj se ravnotezje premakne v desno, kar ne sme
biti za to titracijo.

Jodimetri¢ne dolocitve:

Uporabljamo standardno raztopino joda kot titrant, jod se porablja in raztopina je brezbarvna do
ekvivalentne tocke, prva kapljica prebitka joda obarva raztopino, ki smo ji poprej dodali
skrobovico (indikator).

Jodometri¢ne dolocitve:

V prebitku dodamo 5%ni KI in oksidant izlo¢i ekvivalentno koli¢ino joda in raztopina se
obarva. Jod titriramo z Na;S,0s, pri Cemer nastane:

Iz + 2 NaZSZO3 <__) 2Nal + Na28206

Na,S,0; dodajamo tako dolgo, da raztopina postane rahlo rumena, nato dodamo 1 ml
Skrobovice in raztopina se obarva temno modro, po kapljicah dodajamo Na,S,0;, dokler
raztopina ni brezbarvna — pridemo do ekvivalentne tocke.

Priprava standardne raztopine joda pri jodimetriji:

1 mol I, =2x126.9

127¢L, /1L

EL=M/2=126.9/2

Jod se ne raztaplja dobro in je hlapen.

200 ml H,O +25gKI

LT T [LT ]IS

trijodidni ion, Ki je nestabilen, ker je vez med I, in I" zelo Sibka, zato nam pri titraciji I
razpade, vez pa je dovolj mo¢na, da poveca topnost in njegova teZnja po uhajanju se tudi
zmanjsa tako, da lahko izvedemo titracijo. V taksno raztopino lahko damo 12.7 g, v 1L
merilni bucki in dobimo 0.1N raztopino I,.

As;03 , ki ga predhodno posusimo in zatehtamo, raztopimo najprej v alkalnem.

As;03 +60H 2As0; * + 3H,0

Arsenitni ioni, ki reagirajo z I, Ce zdaj to titriramo z I, potekajo naslednje reakcije:
LL+2e .7 2I

H;0 +As0; ¥ "AsO + 2H"

I, +H,0 +AsO; > 21 +AsO + 2H'

Standardno raztopino si pripravimo z natan¢no zatehto primarne substance As;Os.
mE AS203 -mE 12
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E A8203 = M/4
a mgAszO3 /E ASQO3 =V 12 x 0.1 x fIz
f1,=amgAs,O3/E As;O3x 0.1 VI,

H,0 +S0; %, > S0, > +2¢ +2H"
12 +2C- (;_) 21-

L, +H,0 +S0; >~ 2I' +S04 > + 2H"

mE SO _mE I,

E SO3 %= M/2 =40.004

amgS0;” /E SO5* =V Lx 0.1 x fI,
a mgS0O;~ =40.004 x 0.1 V I,

S* 7S’ +2e

L+2e 72T

S* +h S +2r

Jodometri¢ne dolocitve:

Titrant je NayS,0s3,

Na;S;0; x SH,O - Cista substanca, ima pa to slabo lastnost, da ima kristalno vezano vodo, ki jo
pocasi odpusca. Vsebnost H,O je torej spremenljiva, zato jo moramo vedno dodatno
standardizirati.

Standardizacija:

Primarna standardna substanca je KBrOs , ki ga raztopimo v vodi

KBrOs; + 6¢” +6H" .~ Br + 3 H,0

2 &_) Iz +2¢”

KBrO; + 61 +6H" .~ Br +3L+ 3 H,0
Bromatni ion se reducira in izlo¢i iz bromida ekvivalentno kolic¢ino joda.

28,057 +1, 21 + S406”
E S,0:;7 =M S,0;> tiosulfat
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Titracija soli ve¢bazne kisline z mo¢no bazo
Titracija 0.1M Na,CO3; z 0.1M HCI
100 ml 0.1 M Na,CO3 z 0.1M HCI1

Na,COs + HCl = NaHCO; +NaCl
NaHCOs; + HCI = H,CO3 +NaCl
H2C03: HQO + COZ
H,COs=H"+ HCOy

_|a]Hco; |
- [HCol

pK; =6.0

HCO; =H"+ COs™

k-l ]eor ]
|HCO, |

K - H|HCO; |
[H,CO,]

pK, =10.0

1. Samo sol Na,COs- hidroliza

pH=7+"%pK,+ " log C

pH=7+10.22/2 + ' 10g0.1 =11.6

2.Tece prva reakcija: sekundarna sol preide v primarno

Na,COj5 - NaHCO; (CO;> + HCO3) razmerje se spreminja, s tem tudi H*

3. 1. ekvivalentna tocka
- NaHCO; MHA - kisla sol
[H']=VK K,

pH; = 2 pK; + Y% pK, =8.37
za to titracijo je uporaben fenolftalein
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4. tece 2.reakcija:
H,CO; - NaHCO; (H,CO; + HCO3") razmerje se spreminja, s tem tudi H'

H,CO c
[H+]=K1* 2 i :Kl*—kpufer
HCO, C,
5. 2. ekvivalentna to¢ka dobimo H,COj; Sibko kislino
[H]=VK ¢\

pHy = % pK; - Y% log ¢ =3.26— "% log 3.33*10°=4.0 to je pH metiloranza

_ mmoliH,CO, 100%*0.1

Vv 300
6. Prebitek HC1 210 m1 0.1 M HCI

=3.33*%10"°M

Ck

[H+]: mmoliHCI _ 10*0.1 _ 1
V 310 310
ANALIZA trznega NaOH

NaOH vsebuje vedno nekaj Na,COs, zato analiza obsega analizo luga in karbonata.

2-3 g NaOH raztopimo v vodi in razred¢imo na 500 ml. 2x 50 ml damo v 2 erlenmajerici. V
prvo damo nekaj kapljic metiloranza, v drugo pa fenolftalein in nato titriramo s standardno
raztopino HCI. Zabelezimo si porabo 0.1M HCl v M in F.

F: NaOH +HCl = NaCl + H,O

N3.2CO3 +HCIl = NaHC03 + NaCl

M: NaOH +HCI1 = NaCl + H,O

Na,CO; + 2HCI1 = 2NaCl + CO, + H,O

Z F nevtraliziramo cel NaOH in pol Na,CO;
Z M nevtraliziramo cel NaOH in cel Na,CO;
mmoli HC1 = mmoli Na,CO; + mmoli NaOH
mmoli Na,CO3 = (M-F)mmoli HCI

(M-F)*MHCI =mmoli Na,CO3
(2F-M)*MHCI = mmoli NaOH

— * * 3
%Na2C03 = (M F) MHC1*106.004%10 *100 z 10 mnozimo, ker

a(mg)

smo analizirali 50 ml od 500 ml.

— * * *
o NaoH - CF M) MfiCl) 40.005*10
a(mg

DOlocevanje karbonata poleg bikarbonata

Karbonat poleg bikarbonata dolo¢amo po dveh metodah. Po prvi dolocamo totalno alkaliteto
tako, da titriramo z 0.1IM HCI na M (metioranz). Porabljeni volumen je enak M. V drugem
alikvotnem delu titriramo s fenolftaleinom. porabljeni volumen kisline je P. Na,CO3 v meSanici
z NaHCOj; 1zra¢unamo takole:

*100
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F*MHCI[*106.004*10

%Na,CO, = *100

a(mg)

% % %k
Vo NaHICO, = M = 2F)* MHCI*84.014%10, o
a(mg)

Rezultat karbonat bikarbonat lug
analize
F=0 - M -
2F<M 2F M-2F -
2F=M M - -
2F>M 2(M-F) - 2F-M
F=M - - M
NaOH + Na2C03
NaQCO3 +NaHCO3
NaOH
Na,CO3 (NaOH + NaHCO3= Na,CO3 +H,0) ni mozna kombinacija
NaHCO3
NaOH = (M-2(M-F))*M HCI = (2F-M)* M HCl

% * %
%o NaCO, = (M — F)* MHCI*106.004*10,

a(mg)

%k %k %

o NaOH < 2F —M)* MHCI*40.004*10 o
a(mg)

ANALIZA sode N212CO3

2-3 g zatehtamo na 4 decimalke, raztopimo v vodi in razred¢imo na 100 ml. 2x 50 ml damo v 2
erlenmajerici. V eno damo M (metiloranz), v drugo F (fenolftalein) in titriramo s standardno
raztopino HCI do preskoka.

M:Na,CO; + 2HCI = 2NaCl + CO; + H,O
NaHCO; + HC1 = NaCl + CO; + H,O

F:Na,CO; + HCIl = NaHCO; + NaCl
F nevtralizira pol Na,CO;

M nevtralizira vse

mmoli Na,CO; = F* M HCI
NaHCO;= (M-2F) MHCI

* * *
%oNa,CO, = - MHCI*106.004*10
a(mg)
— * * *
%NaHCOsz(M 2F)* MHCI*84.014*10 .

a(mg)
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Primer:

Raztopina domnevno vsebuje NaHCO3;, Na,COj; in NaOH. Titriramo 50.0 ml na fenolftalein.
Poraba je 22.1 ml 0.1 M HCIL Drugih 50 ml zahteva 48.4 ml 0.IM HCIl z indikatorjem
metiloranz.

Ce bi raztopina vsebovala samo NaOH, bi bil volumen porabljene kisline enak ne glede na
indikator. Podobno, ¢e bi imeli prisoten le Na,COs, bi bila poraba volumna kisline na M dvakrat
tolik$na kot za F. Ker imamo pri M titraciji porabo 48.4 ml, sodeluje manj kot polovica v prvi
titraciji, mora raztopina vsebovati nekaj NaHCOj3 in Na,COs.

Zdaj lahko izracunamo vsebnost obeh:

Ko je dosezena tocka na F, je ves CO32' pretvorjen v HCO;". mmoli Na,COs3 =22.1 *0.1 = 2.21
Razlika titracij na F in M vkluc€uje oba hidrogen karbonata

mmoli NaHCO; + mmoli Na,CO3 =26.3 *0.1 =2.63

mmoli NaHCO; = 2.63-2.21 =0.42

¢ Na,CO; =2.21/50 = 0.0442 M

¢ NaHCOs = 0.42/50 = 0.0084 M

INDIKATORSKE NAPAKE
Titracijska krivulja
45 ml 0.1 M NaOH

- mmolHCl. 100*0.1-75*0.1 2.5 1

V(ml) 175 17570
pred ekvivalentno tocko
pH = -log[H']
OH - :mmolNaOH.:lo*O.l: 1 %
V(ml) 210 210

po ekvivalentni tocki
Za indikator velja: iskati ga moramo tako, da titracijska krivulja sece ekvivalentno ¢rto in pH
indikatorja sece titracijsko krivuljo, ko gre ta po ekvivalentni ¢rti, drugace imamo napako pri pH
indikatorju
1) H" ali vodikova nastopi takrat, ko imamo $e nekaj nenevtralizirane mo¢ne kisline pri
indikatorskem eksponentu pH;
Primer metiloranz pHi = 4.0 — spremeni barvo
[H']= 10" mol/L = 10™* mmol/ml
Ta koncentracija odgovarja tudi konc. nenevtralizirane mo¢ne kisline

. . . 10-PH
_ nenevtraliziranakis! £100 = 0 v, 100
celotnamocnakisl. ViM,

)
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1077y,
My,

ko indikator spremeni barvo

107"V, = mmol HCI

V, = volumen, ko indicator spremeni barvo

V| = zacetni volumen kisline

M, = koncentracija kisline

Ko je indikator dobro izbran V.22V,

B 1077%2

e *100

e *100 =

1
Izracunaj indikatorsko napako pri titraciji NH4OH s HCI, ¢e uporabis metiloranz in fenolftalein.
MOH +HCI = MCI +H,0

Titracija mo¢ne kisline z mo¢no bazo

[100 ml 1 M HCl+ 1 M NaOH

11100 ml 0.1 M HC1 + 0.1 M NaOH

I 100 ml 0.01 M HC1 + 0.01 M NaOH

Metiloranz pHi =4.0

Cim bolj je koncentrirana kislina, tem dalj$a je titracijska krivulja , ve¢ moznosti imamo za
izbiro indikatorja.

[zracun napak za te titracije:

Metiloranz pHi= 4.0

—pH;
e 20 w00 2
4
v, =2V,
—-pH;
e= 10772 *100 =
1
10742 namesto 100 ml dodamo 99.98 ml 1M NaOH
IM=e= *100 =-0.02%
—4
0.IM =e= 10 2 *100 = -0.2%
1072

0.0IM =e = *100 = 2%
0.01

-4

10 "2

0.IM =e= *100 = —0.2% namesto 100 ml dodamo 99.80 ml 0.1 M NaOH

1072

0.0IM =e = *100 = 2%
0.01

namesto 100 ml dodamo 98 ml 0.01 M NaOH
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Fenolftalein:
pH =9.0 pOH iFF =5.0

—pOH;
e=10 " Tuig-

4

v, =2V,
107792

e= *100 =

1

—pOH;
e=10"Viuyg0-

4

v, =2V,
107792

e *100 =

1

-5
IM=e= 101 2 *100 = +0.002%

namesto 100 ml dodamo 100.002 ml 1M NaOH

1072

0.IM =e= *100 = +0.02%

107"

0.01M =e = 2>"100=+0.2%
0.01

-4

10 " 2

0.IM =e= *100 = —0.2% namesto 100 ml dodamo 100.02 ml 0.1M NaOH

namesto 100 ml dodamo 100.2 ml 0.01M NaOH

TITRACIJE §ibke Kisline z mo¢no bazo

1100 ml 1 M HAc (Kk = 1.8%107) z 0.1 M NaOH

I1 100 ml 0.1 M HA(Kk = 1.8%10) z 0.1 M NaOH

11 100 ml1 0.01 M HCI + 0.1 M NaOH

Cim §ibkejia je kislina, kraj3a je krivulja in teZje je izbrati indikator
Metiloranz pHi= 4.0

PKk =4.75

6 — 10 pKi—pHi — 104.75 —4.0 — 10 0.75: 56

e= " 55 *100 =

56 + namesto 100 ml dodamo 16ml 1M NaOH

22100 = —84%
6.6

Metiloranz ni primeren za titracijo
pHi>7.75
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Fenolftalein:
pH =9.0 OH napaka
pOH iEF =5.0
—pOH,
e= IO—V2 *100 =
4
v, =2V,

—-pOH; -5
e=u*100=10 =+0.02%
M 10

1
1

Barvo spremeni pri 100.02 ml 0.1M NaOH

Fenolftalein je primeren za to titracijo

Hidroksilna napaka

Nastopi takrat, kadar imamo v raztopini pri doseZenem indikatorskem eksponentu Se
nekaj nenevtralizirane baze

imocc 10 7OH
_ mmothoccnebaze*lOO _ 2 %100
mmo lim occnekis. ViM,

)
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ko indikator prepozno spremeni barvo
mmoli moéne baze = 107°M v,
mmoli moé¢ne kisline = VM,

1 —pOH;
e = u*loo
M,V
—-pOH;
e=10""24100
1
ko je V22V,

.....

Kislinska ali HA (HA je Sibka kislina) se pojavi, ko pri dosezenem pHi pri titraciji imamo v
raztopini Se nekaj nenevtralizirane Sibke kisline
HA + KOH= KA + H,O

| ]la-]

K =L |
k. [HA]
[HA] [H +]l. _ nenevtrals.k
lA" J K, nevtral S k.
_ 107" —10-PKs=pOH,;
1075
_ nenevtral s k. _ PRt
nevtral S k.
_ nenevtral s k.
nenvtral + nevtral S k.
1 _ nenevtral S k. _ 107K g +l
e nevtral s k. o
1 _1+46
e o
e% = i *100
1+6
Primer:

HOAc + NaOH = NaOAc + H,O
OAc + H,O=HOAc + OH"

V ekvivalentni tocki pH>7
e<0.1%

e<10’

o= nenevtral S k. <10
nenvtral + nevtral S k.

)

8<107

10 PRE-PHI <103

pKk —pHi <-3

pHi>pKk +3

Za nas primer za ocetno kislino

-3
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pHi>4.75 +3

pHi>7.75

v raztopini ostane Senekaj nenevtralizirane Sibke baze

IzraCunaj indikatorsko napako pri titraciji NH4OH s HCI, ¢e uporabi§ metiloranz in fenolftalein.
MOH +HCI = MCl +H,O

_ [ +] [OH —]5 _ nenetr$.b. _ [MOH] _ [OH’][I. _ 10779 Ry
" [MOH] nevirsh — |M" ] K, 1077k
5 =107
e=—2_*100
1+0

NH4OH +HCI = NH4Cl1 +H,0

NH4" +H,0=NH4OH + H"

pH<7

e <107 =0.1%

e =0

10—pr -pOHi<1 0-3

pKb-pOHi<-3

pKb-14 +pHi<-3

pHi<11-4.75

pHi<6.25 za na$ primer

pkNH4OH = 4.75

Metiloranz:

pH=4.0

H" napaka
~pPH;

e= IO—VZ *100 =

4
v, =2V,

10772 107 *2

*100 = e *100 =+0.2%

e =
1
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Namesto 100 ml dodamo 100.2 ml HCI

C = 10P"/M*100 =(10**2/10")*100 = +0.2%

Metiloranz je uporaben , ker pH spreminja v kislem.
Fenolftalein:

OH- bazna napaka v prebitku Se precej nenevtr. Sibke baze

pH =9.0 pOHiF.F =5.0
-pOH,;

107 00 -
My,

v, =2V,
107792

e =

e

*100 =

1

6 — 10 pr —pOHi — 104.75 -5.0 — 10 0.75: 56

ezi*100=
1+0

0.56

1.56

Feolftalein ni primeren za to titracijo, saj prezgodaj spremeni barvo.
e =(6/1+8)*100

5= IO-pr-pOH

10747550 Z 10925 = ) 56

e =(0.56/1.56)*100 = 36%

Ta indikator ni uporaben, saj prebitek spremeni barvo.

SIBKA BAZA in SIBKA KISLINA

Zacetek

NH40H + HOAc = NH40Ac + H20

namesto 100 ml dodamo 64ml 1M HCl1
*100 = -36%
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