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Thực hiện m ột sô'điều của Luật Giáo dục, Bộ Giáo dục & Đào tạo và Bộ Y  tê 
đã han hành chương trình khung dào tạo Dược s ĩ  đai hoc. Bộ Y t ế  tô chức biên 
soạn tài liệu dạỵ -  học các môn cơ sở và chuyên môn theo chương ữình trên nhằm  
từng bước xây dựng bộ sách đạt chuẩn chuyên môn trong công tác đào tạo nhân 

lực V tế.

Sách ĨỈO Á P H Â N  TÍCH dược biên soạn dựa ứên chương ừình giáo dục của 
Trường Đại học Y Dược Thành phô 'H ồ Chí Minh trên cơ sở chương trình khung  
dã đưỢc phê duvệt. Sách được các tác giả PGS.TS. Võ Thị Bạch Huệ, ThS. Phùng 
T hế Đồng, ThS. Trần Thị Trúc Thanh, ThS. Phan Thanh Dũng, ThS. Nguyễn Hữu 
Lạc Thủy biên soạn theo phương châm : Kiến thức cơ bản, hệ thôhg ; nội dung  
chứứi xác, khoa học ; cập nhật các tiên bộ khoa học, k ỹ  ửiuật hiện đại và thực tiễn ở  
Việt Nam.

Sách HOÁ P H Â N  TÍCH dã được Hội đồng chuyên môn thẩm định sách và tài 
liệu dạv -  học chuyên ngành Dược s ĩ  đai hoc của Bộ Y tếtitiẩm định năm 2007. 
Bộ Y tê quyết định ban hành là tài liệu dạy -  học đạt chuẩn chuyên môn của 
ngành trong giai đoạn hiện nay. Trong tíĩời gian từ  3 đến 5 năm, sách phải đưỢc 
chỉnh lý, b ổ  sung và cập nhật.

Bộ Y t ế  xin chân thành cảm ơn các tác giả và Hội đồng chuyên môn thâín định 
đã giúp hoàn thành cuốn sách ; cảm  ơn GS. TS. Từ Vọng N g h i PGS. TS. Trần Tử 
A n đã đọc và phản biện đ ể  cuốn sách sớm hoàn thành kịp  thời phục vụ cho công 
tác đào tạo nhân lự cy  tế.

Lẩn dầu xuâỉ bản, chúng tôi mong nhận được ý  kiến đóng góp của đồng nghiệp, 
các bạn sinh viên và các độc giả đ ể  lần xuất bẩn sau sách đưỢc hoàn thiện hơn.

VỤ KHOA HỌC VÀ ĐÀO TẠO -  BỘ Y TẾ
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LỜI NÓI ĐẦU

HOÁ PHÂN TÍCH là một môn học dành cho các học viên thuộc ngành Hoá. ơ  
khoa Dược ciìa Trường Đại học Y Dược Thành phô' Hồ Chí Minh, môn này được 
giảng dạy cbo

-  sinh viên Dược năm thứ 3 (hệ chính quy 5 năm)
-  sinh viên Dược năm thứ 2 (hệ tập trung 4 năm)

nhằm trang bị các kiến thức cơ bản về hoá học phân tích để từ đó sinh viên Dược 
hiểu rõ hơn các môn Bào chế, Dược liệu, Hoá dưỢc, Dược lực, Kiểm nghiệm thuốc là 
các môn nghiệp vụ sẽ được học tập ỏ các năm kế tiếp.

Hoá phân tích cũng là một trong những môn học nhằm cung cấp các kiến thức 
nền tảng rấ t quan trọng để sau khi tốt nghiệp, dù làm việc ở bất kỳ các vị trí nào 
thì Dược sĩ cũng xác định được nhiệm vụ của mình là trực tiếp hay gián tiếp góp 
phần làm cho thuổc phải đúng về chất lượng và đủ về sô" lượng khi tới tay người sử 
dụng.

Với mục đích trên, bộ môn Hoá Phân tích -  Kiểm nghiệm đã biên soạn sách 
Hoá phân tích, tập 1, cho sinh viên ngành Dược theo chỉ đạo của Bộ Y tế  và Bộ 
giáo dục -  đào tạo.

Nội dung sách Hoá phân tích, tập 1, gồm các phần sau:
P h ần  I: là phần đại cương gồm các chưđng tổng quát đề cập đến:

-  ĐỔI tưỢng, chức năng và phân loại của hoá học phân tích.

-  Các loại phản ứng hoá học, khái niệm và các yếu tô' ảnh hưởng đến cân bằng 
hoá học, hằng sô" cân bằng và định nghĩa về hoạt độ, nồng độ.

-  Các khái niệm về sai số và ứng dụng toán thông kê để xử lý các kết quả thu 
được từ thực nghiệm nhằm đảm bảo độ chính xác theo yêu cầu của ngành DưỢc.

P h ần  II: là phần định lượng gồm các chương viết về:

-  Cách biểu thị và tính toán nồng độ dung dịch của một chất được sử dụng 
thường xuyên khi phân tích.

-  Nguyên tắc và cách thể hiện các bước để tiến hành phân tích khối lượng.
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-  Nguyên tắc, phân loại, giải thích các khái niệm, cơ chế cũng như các ứng 
dụng của các phương pháp phân tích thể tích: acid -  base; oxy hoá -  khử; kết tủa 
và tạo phức chủ vếu sử dụng trong ngành Dược.

Các cán bộ giảng của bộ môn đã cô' gắng cập nhật hoá kiến thức để biên soạn 
và van luôn mong giáo trình sẽ mang lại cho học viên kiến thức bổ ích, chính xác.

Chúng tôi kính mong quý thầy cô, quý đồng nghiệp, quý độc giả và các sinh 
viên đọc kỹ và nêu những ý kiến đóng góp, chỉ giúp các thiếu sót để chúng tôi hoàn 
thiện hơn tài liệu giảng dạy này.

Chân thành cảm ơn và mong nhận đưỢc những ý kiến đóng góp quý báu của 
quý vậ.

Chủ b iên  

PGS.TS. VÕ THI BACH HUỆ
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Phần I

ĐẠI CƯONG
■

Chương 1 

ĐẠI CỬƠNG HOÁ PHÂN TÍCH

NỘI DUNG

1. MỞ ĐẦU

Hoá phân tích là khoa học về các phương pháp xác định thành phần hoá học 
của chất và cấu trúc của các hỢp phần có trong chất phân tích.

Cậc phựơng pháp của Hoá phân tích cho phép xác định định tính một chất, 
nghĩa là có thể xác định xem chất phân tích được cấu tạo bởi những nguyên tô' nào, 
nhóm chức nào, và phân tích xem các nguyên tô" và các nhóm chức đó đưỢc sắp xếp 
và liên kết với nhau như thế  nào (phân tích cấu trúc).

Hoá phân tích nghiên cứu các phương pháp phân tích định lượng, dùng các 
phương pháp đó để xác định thành phần định lượng của các nguyên tô", các hỢp 
chất hoá học trong chất phân tích.

Nói về Hoá phân tích, người ta cho rằng đây là khoa học về các phương pháp 
và phương tiện của phân tích hoá học và trong mức độ nhất định xác định cấu trúc 
hoá học. Về phương tiện có thể hiểu đó là; dụng cụ, thuốc thử, chất chuẩn ... 
Phương pháp và phương tiện của phân tích thay đổi thường đưa ra những hướng 
mới, sử dụng những nguyên tắc mói, cả những hiện tượng từ những lĩhh vực có từ 
xa xưa. Thí dụ, trong thực nghiệm phân tích hoá học hiện nay phương pháp vật lý 
giữ vai trò quan trọng đó là -  phương pháp quang phổ và vật lý hạt nhân.
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Cần phân biệt khái niệm "hoá học phân tích" và " phân tích hoá học". Hoá 
phân tích là khoa học về các phương pháp phân tích, còn phân tích hoá học là 
những phương pháp đưỢc dùng trong thực tế để xác định thành phần hoá học của 
chất phân tích.

Ngưòi ta còn phân biệt khái niệm “kỹ thuật phân tích” và “phương pháp phân 
tích".

Kỹ thuật phân tích là dựa trên các hiện tưỢng khoa học để thu thập thông tin 
về thành phần hoá học của chất phân tích. Thí dụ như kỹ thuật sắc ký lỏng hiệu 
nàng cao, kỹ thuật cực phổ.

Phưong pháp phân tích là ứng dụng cụ thể của một kỹ thuật phân tích để giải 
quyết một vấn đề phân tích. Phương pháp của phân tích đó là phương cách (cách) 
xác địuh, ỉuặn chứng rõ ràng, đánh giá toàn diện có căn cứ để xác định thành phần 
cùa đôì tượng phân tích. Thí dụ phương pháp phân tích vitamin c  bằng kỹ thuật 
cực phổ, phương pháp xác định phenol trong nước sông dùng kỹ thuật sắc ký.

2. CHỨC NĂNG CỦA HOÁ PHẢN TÍCH HIỆN ĐẠI

Có thể chia ra làm 3 chức năng (lĩnh vực khoa học):

2.1. Giải quyết các vấn để chung của phân tích

Thí dụ: phát triển và hoàn thiện những luận thuyết về các phương pháp phân tích.

2.2. N ghiên  cứu các phương pháp phân tích

2.3. Giải quyết các nhiệm  vụ cụ th ể  của phân tích

Thí dụ: sự thành lập chuyên ngành Hoá phân tích về thuốc phòng chông dịch 
bệnh.

Cấu trúc sâu của môn học này có thể chia ra phân tích định tính và phân tích 
định lượng. Phân tích định tính giải quyết vấn đề là các hỢp phần nào có trong đối 
tượng phân tích, phân tích định lượng cho biết về hàm lượng của tấ t cả hay của 
từng hỢp phần.

3. PHÂN LOẠI

3.1. Phân loại theo đường lối phân tích

-  Tổng thể -  Cục bộ -  Trực tiếp -  Gián tiếp

-  Phân hủy -  Không phân hủy -  Gián đoạn -  Liên tục
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3.2. P hân  loại dựa th eo  th ể  t ích  và khối lượng ch ất phân tích

Phân tích thô: lượng mẫu thử chất rắn 0,1 -  1 g, lượng mẫu thử dung dịch 
từ 1 -  100 ml.
Phân tích bán vi lượng: lượng mẫu thử từ 0.01 -  0,1 g, dung dịch từ
0,1- 0,3 ml.

Phân tích vi lượng: lượng mẫu thử từ 10"  ̂ -10  ̂ g, dung dịch từ 
10" - -  10"̂  ml.

-  Phân tích siêu vi lượng: lượng mẫu thử từ 10"® -  10 g, dung dịch từ 
10'^ -  10“® ml.

3.3. P hân  loại dựa trên  bản châ*t của các hỢp phần của chất cần xác  
định

-  P h ân  tích  đồng vị: chuyên ngành trong phân tích ít sử dụng, nhưng phân 
tích này thưòng dùng trong vật lý, mỏ, sinh học. Thí dụ như: xác định nước 
deuterium trong nước thường, cũng như của oxy "nặng" (đồng vị oxy 18) trong hỗn 
hỢp với sự đồng vị phổ biến oxy 16. Phân tích đồng vị cần thiết khi nghiên cứu các 
nguyên tô" nhân tạo.

-  P h ân  tích  nguyên  tô* (nguyên tử  -  ion): phân tích những nguyên tô' nào 
có trong đối tượng nghiên cứu, hàm lượng là bao nhiêu.

-  P h ân  tích  p h ân  từ: đây là sự phát hiện và xác định hỢp chất hoá học được 
đặc trưng bằng khối lượng phàn tử xác định. Thí dụ; phân tích hỗn hỢp khí, xác 
định trong không khí những thành phần chính (Ng, O2, CO2, O3, khí trơ). Một 
trong những phương pháp phân tích phân tử người ta sử dụng phương pháp 
sắc ký.

-  P h ân  tích  nhóm  chức: Đối vói phân tích hoá hữu cơ còn có một dạng phân 
tích ở giữa phân tích nguyên tố  và phân tử -  đó là phân tích nhóm chức. Phân tích 
này trưóc hết xác định nhóm chức, nghĩa là xác định từng nhóm hữu cơ riêng biệt 
như nhóm carboxyl, hydroxyl, amin,...

-  P h ân  tích  chất; Trong phân tích chất ngưòi ta xác định trong dạng nào có 
mặt hợp phần ta quan tâm trong đối tượng phân tích này và hàm lượng của những 
dạng này. Thí dụ: trong mức độ nào của sự oxy hoá có mặt nguyên tô" As(III) hay 
As (V), trong trạng thái hoá học nào có mặt nguyên tôi' (thí dụ đồng trong khoáng 
chất có thể ở dạng oxyd hay sulíìt hay hỗn hỢp những hỢp chất này). Phân tích 
chất có nhiều cái chung với phân tích phân tử hay tưóng.

-  P h ân  tích  tướng (pha): đó là phân tích đối tượng trong hệ dị thể. Thí dụ: 
suníĩt và oxyd kẽm phân bố trong khoáng chất không đồng thể mà tạo những
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tướng khác nhau. Ngưòi ta dùng các phương pháp khác nhau để tách và xác định 
các hệ dị thể tham gia trong thành phần cấu trúc (các tướng) riêng biệt, khác nhau 
về tính chất, về cấu trúc vật lý và phân tách nhau bởi giới hạn bề mặt.

3.4. PHÂN LOẠI THEO BẢN CHAT CỦA PHƯƠNG PHÁP

Xác định theo đặc tính của tính chất đo hay theo khả năng ghi nhận tín hiệu 
tương ứng.

Có thể chia ra:
-  Phưctog pháp hoá học: là phương pháp dựa trên những phản ứng hoá học. 

Thí dụ: phản ứng acid- base, oxy hoá -  khử, kết tủa -  hòa tan, tạo phức.
-  Phương pháp hoá lý, v ậ t lý: phương pháp vật lý dựa trên những hiện 

tượng và quá trình vật lý như phương pháp quang phổ, phương pháp so màu, vật 
lý hạt nhàn,...

-  Phương p h áp  sinh  học: dựa trên những hiện tượng của cuộc sốhg (trao đổi 
chất, tăng trưởng, ức chế của vi sinh vật...), thí dụ như phương pháp phân tích vi 
sinh vật là dựa vào quá trình trao đổi chất của vi'sinh vật. Bằng phương pháp vi 
sinh vật ngưòi ta định lượng các thuốc kháng sinh, kháng nấm, vitamin,...

4. PHÂN TÍCH ĐỊNH TÍNH VÀ PHÂN TÍCH ĐỊNH LƯỢNG•  •  •

4.1. Phân tích  đ ịnh tính

Phân tích định tính là xác định các nguyên tô, các ion, các phân tử có trong 
thành phần chất phân tích.

Để tiến hành phương pháp định tính ngưòi ta dùng nhiều phương pháp có bản 
chất khác nhau, các kỹ thuật, các đường lốì khác nhau; phương pháp hoá học, vật 
lý và hoá lý.

4.1.1. Phương ph áp  hoá học

Phương pháp hoá học là những phương pháp định tính dựa trên các phản ứng 
hoá học. Những phương pháp trong phân tích được sử dụng rộng rãi trong thực tế, 
phương pháp này không đòi hỏi trang bị phức tạp nhưng còn có một số nhược điểm 
là: trong trường hỢp cần phải tách chất ra khỏi các tạp chất và phải tách ở dạng 
tinh khiết thường rất khó khăn, đôi khi không thực hiện được, không phát hiện 
được những lượng chất rất nhỏ.

4.1.2. Phương pháp vật lý và hoá lý

Phương pháp vật lý và hoá lý là những phương pháp dựa trên các tính chất 
vật lý của các chất cần phân tích.

Thí dụ: Sự nhuộm màu ngọn lửa đèn khí không màu thành màu đặc trưng do 
các hỢp chất bay hơi của một số nguyên tố  hoá học Na"̂ ,
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Phương pháp so màu ngọn lửa: Ngọn lửa Na"̂  có màu vàng, K có màu tím, 
có màu xanh lục nhạt.

Phương pháp phân tích quang phổ hồng ngoại, phương pháp đo quang (quang 
phổ hấp thụ), phương pháp cực phổ, phương pháp sắc ký v.v...

Dùng phưdng pháp vật lý và hoá lý có thể tách được các nguyên tô mà chúng 
khó bị tách bởi các phương pháp hoá học, phương pháp vật lý và hoá lý có độ nhạy 
và độ chính xác cao nhưng phải có trang bị phức tạp, máy móc đắt tiền không phải 
tấ t cả các co’ sở đều trang bị được nên phương pháp hoá học vẫn đóng vai trò quan 
trọng trong công tác phân tích.

4.2. Phân  tích  định lượng

Phân tích định lượng cho phép xác định thành phần về lượng các hỢp phần của 
hỢp chất đã cho hoặc của hỗn hỢp các chất. Khác với phân tích định tính, phân tích 
định lượng cho khả năng xác đinh hàm lượng của các hỢp phần riêng rẽ của chất 
phân tích hoặc hàm lượng chung của chất cần xác định trong chất nghiên cứu.

Các phương pháp dùng trong phân tích định lượng:

4^.1. Phương ph áp  ph ân  tich  hoá hoc

-  Phân tích trọng lượng (phân tích khối lưỢng)
Phương pháp này dựa vào phản ứng kết tủa các chất cần đ;.nh lượng với thuốíc 

thử. Kết tủa được tách ra khỏi dung dịch, rửa thật sạch rồi nung hoặc làm khô sau 
đó đem cân. Từ khôi lượng của kết tủa ta xác định được khôi lượng của chất cần 
định lượng.

Phương pháp này mất nhiều thời gian nhưng khá chính xác.
-  Phân tích thể tích (chuẩn độ)
Phương pháp này dựa trên sự đo thể tích dung dịch thuốic thử đã biết chính 

xác nồng độ cần dùng cho phản ứng vói chất cần định lượng. Phương pháp này rất 
phổ biến, dựa trên các phản ứng trung hòa, tạo phức, tạo kết tủa, oxy hoá - khử,...

4.2.2. Phương ph áp  phản  tích vậ t lý và hoá lý (phương ph áp  ph ân  tích  
dụng cụ)

-  Phương pháp phân tích vật lý
Các phương pháp phân tích định lượng cho phép xác định thành phần của 

chất cần phân tích không dùng đến các phản ứng hoá học. Để xác định thành phần 
chất cần phân tích có thể đo các chỉ sô" về các tính chất vật lý như; hệ sô" khúc xạ 
độ dẫn điện, nhiệt,...

-  Phương pháp hoá lý
Các phương pháp phân tích dựa trên sự thay đổi tính chất vật lý của một hệ 

cần phân tích, sự thay đổi đó xảy ra do các phản ứng hóá học xác định. Các phương
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pháp vật lý, hoá lý thường dùng: các phương pháp sắc ký, các phương pháp đo 
quang, phương pháp điện hoá, cực phổ, điện di,...

5. CÁC BƯỚC THựC HIỆN CỦA MỘT QUY TRÌNH PHÂN TÍCH

5.1. Mẩu thử  -  xác đ ịnh  đối tưỢng

Đầu tiên phải xác định rõ mục tiêu (cần những thông tin gì) và yêu cầu phân 
tích (định tính hay định lượng). Thu thập thông tin về mẫu thử: bản chất, nguồn 
gốc, cách lấy mẫu, tình trạng mẫu và bảo quản mẫu.

5^ . Lựa chọn  phương pháp

Lựa chọn phương pháp phân tích dựa trên những thông tin có trước như: cỡ 
mẫu phân tích, phương tiện phân tích, yêu cầu phân tích,.. Để đạt kêt quả phân 
tích tốt phụ thuộc nhiều vào sự lựa chọn phương pháp.

5.3. Lấy m ẫu thử

Đây là bưóc quan trọng nhất trong cả quy trình phân tích. Chọn mẫu đại diện 
có thành phần phản ánh đúng thành phần mẫu cần phân tích. Từ mẫu đại diện 
chọn và chuẩn bị mẫu làm thí nghiệm và phân tích theo yêu cầu.

5.4. Xử lý m ẫu thử

Để phân tích, mẫu thử phải được xử lý là tách các chất cản trở ra khỏi hỗn hỢp 
trưốc khi đo. Đây là giai đoạn quan trọng trong phân tích.

5.5. Tiến hành đo các chất phân tích

Sử dụng những dụng cụ, máy móc thích hỢp để đo chất cần phân tích.

5.6. Tính toán -  xử lý k ết quả phân tích

Các dữ liệu thu được xử lý theo toán thông kê để đánh giá độ tin cậy của kết 
quả đo được. Các bước trên liên quan mật thiết với nhau và ảnh hưởng lẫn nhau. 
Trong thực tế, tuỳ theo từng trường hỢp cụ thể, các bước tiến hành trên được đơn 
giản hoá hoặc bỏ qua một số bước, hoặc thực hiện đúng các bước trên.

6. HOÁ PHÂN TÍCH LIÊN QUAN TỚI CÁC KHOA HỌC KHÁC

Hoá phân tích không thể và không chỉ là một phần của ngành hoá học mà nó 
liên quan mật thiết với các ngành khác như: vật lý và kỹ thuật. Phân tích hoá học 
phần lớn dựa trên các thành tựu của quang phổ (quang học, phóng xạ...), vật lý hạt 
nhân và nhiều phần khác của vật lý.

Các phương pháp phân tích hoá học được sử dụng trên nền tảng các thành tựu 
của các ngành hoá khác như: lý thuyết về cân bằng hoá học, điện hoá, động hoá
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học, hoá vô cơ, hoá hữu cd, hoá kéo. Ngoài ra Hoá phân tích còn liên quan tối toán 
học và sinh học.

Như vậv có thể nói rằng Hoá phân tích là đặc trưng của khoa học gồm nhiêu 
ngành, khoa học liên quan.

7. HOÁ PHÂN TÍCH VỚI NGÀNH DƯỢC

Trong ngành Dược, Hoá học phân tích giữ vai trò quan trọng. Nó có mặt trong 
suốt quá trình sản xuất (kiểm nghiệm nguyên liệu, bán thành phẩm, và sản phâm 
cuối cùng), bảo quản, lưu thông và sử dụng thuốc. Các phương pháp phân tích sử 
dụng rấ t phong phú và đa dạng thuộc các lĩnh vực: vật lý, hoá học và sinh học. 
Hiện nay ngưòi ta còn quan tâm nhiều tối các phương pháp kiểm nghiệm dùng 
trong đổi tượng sinh học, (thí dụ như phân tích máu, nưốc bọt, dịch não tủy, góp 
phần vào các nghiên cứu sinh dưỢc học và dược động học).

8. ỨNG DỤNG VÀ HƯỚNG PHÁT TRIỂn  c ủ a  HOÁ p h â n  t íc h

8.1. ứ n g  dụng

Hoá phán tích đóng vai trò quan trọng trong sự phát triển khoa học kỹ thuật 
và nhiều môn khoa học tự nhiên: hoá học, địa chất, địa lý, khoáng vật học, vật lý, 
sinh học, sinh hoá, nông hoá, y dược học. Trong những lĩnh vực này đê thực hiện 
các công trình nghiên cứu khoa học đều đòi hỏi phải áp dụng các phương pháp 
phân tích. Dựa vào các thông tin của phân tích hoá học mà các nhà địa chất tìm 
kiếm các khoáng chất. Dựa vào kết quả phân tích máu các thầy thuốíc chẩn đoán 
được tình trạng sức khỏe của con người. Sự định lượng các ion K"̂ , Na"̂  trong
dịch tế  bào động vật cho phép các nhà sinh lý học nghiên cứu vai trò của các ion 
nàv trong sự dẫn truyền luồng thần kinh cũng như trong cơ chế co và duỗi của các 
cơ. Các nhà hoá học giải thích các cơ chế phản ứng hoá học nhò vào việc nghiên 
cứu vận tổc phản ứng, nhò có các phương pháp phân tích hiện đại mà người ta 
tổng hỢp được các chất hoá học mới, ...

8.2. Hướng phát triển

Ngày nay với sự phát triển của khoa học kỹ thuật tiên tiến đòi hỏi chuyên 
ngành Hoá phân tích ngày một hoàn thiện, để đáp ứng nhu cầu trên Hoá phân 
tích tiến tói phải giải quyết đưỢc õ vấn để sau;

8.2.1. Xác định và g iả i quyết những khó khăn trong Hoá phản  tích

Cần phải xác định các thông tin cụ thể (định tính, định lượng, tính chất 
chức náng).

Xác định tình huống cụ thể.
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8.2.2. Thiết k ế  m ột quy trình  phân  tích

Thiết lập tiêu chuẩn cho một quy trình phân tích (độ chính xác, độ đúng, độ 
nhạy, chi phí, quy mô thực hiện, tiến độ thực hiện...)

Xác định các yếu tô" cản trở.
Lựa chọn phương pháp.
Thiết lập các tiêu chuẩn thẩm định.
Cách lấy mẫu.

8.2.3. Thực hiện và thu thập dữ liệu

Kiểm định dụng cụ và trang thiết bị.
Chuẩn hoá thuốíc thử.
Thu thập dữ liệu.

8.2.4. Xử lý dữ  liệu

-  Giảm hoặc biến đổi dữ liệu. -  Đánh giá kết quả.
-  Phân tích thống kê. -  Biểu thị kêt quả.

8.2.5. Thực hiện đánh g iá  của cơ sở bên ngoài

Kiểm tra  đánh giá lại kết quả ở phòng thí nghiệm củạ cđ sỏ bên ngoài.
Tuỳ điểu kiện thực tế, tình hình cụ thể của cơ sỏ có thể không giải quyết được 

ngay hết các vấn đề mà từng bưốc giải quyết tiến tới hoàn chỉnh như các yêu cầu 
đặt ra.

Hiện nay ở nước ta ngành DưỢc đang phát triển, các xí nghiệp DưỢc cổ phần 
trong nưốc và liên doanh đã ra đòi, bên cạnh đó các phòng bào chế ở các khoa Dược 
các bệnh viện cũng phát triển không ngừng, ngoài ra các nguồn thuôc nhập khẩu 
cũng rấ t phong phú từ các nước phát triển và đang phát triển. Để đảm bảo chất 
lượng thuổc sản xuất và thuốc xuất nhập khẩu đến tay người tiêu dùng, công tác 
kiểm nghiệm thuốc ngày càng được quan tâm, vì vậy ngưòi Dược sĩ cần trang bị 
những kiến thức vững vàng về Hoá học phân tích. Ngoài công tác kiểm nghiệm 
thuốíc, các công tằc khác trong các phòng thí nghiệm hoá dược, dược lý, dược liệu, 
dược lâm sàng, sinh hoá, độc chất,... cũng đòi hỏi những kiến thức về Hoá học 
phân tích.

TỪ KHOÁ

-  Hoá học phân tích -  Phân tích chất
-  Phân tích định lượng -  Phân tích vi lượng, bán vi lượng, siêu vi lượng
-  Phân tích phân tử -  Phân tích nguyên tô"
-  Phân tích định tính -  Quy trình phân tích
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CÂU HỎI LƯỢNG GIÁ

1. Cho biết đối tượng của hoá học phân tích. Sự liên quan của hoá học phân 
tích vói ngành Dược và các môn khoa học khác.

2. Thế nào là phân tích định tính? Nêu các phương pháp phân tích trong phân 
tích định tính.

3. Nêu các phương pháp dùng đề phân tích định lượng.

4. Trình bày các bưốc thực hiện của một quy trình phân tích.

CÂU HỎI TRẮC NGHIỆM

Hăy chọn từ  ngữ thích hỢp điền vào chỗ trốhg trong các câu 1 và 2 sao cho phù 
hỢp:

1. Hoá phân tích là khoa học về sự xác định........ của chất phân tích

a. phản ứng hoá học c. thành phần e. tính chất hoá học

b. thành phần hoá học d. nhóm chức
2. Phân tích định lượng cho phép xác định....  của các hỢp phần trong chất

nghiên cứu:

a. cấu trúc c. thể tích e. hàm lượng
b. thành phần d. trọng lượng
3. Phưđng pháp hoá học là phương pháp dựa trên

a. tính chất hoá học c. phản ứng hoá học e. cấu trúc hoá học
b. thành phần hoá học d. hiện tượng hoá học

4. Hoá phân tích đóng vai trò quan trọng trong sự phát triển của môn 
khoa học

a. y dược học c. khoáng vật học e. chỉ câu a,b
b. địa chất d. tấ t cả các câu trên
5. Có mấy bưốc chủ yếu của một quy trình phân tích
a. 3 c. õ e. 7
b. 4 d. 6
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Chương 2 

GÂN BẰNG HOÁ HỌC

NỘI DUNG

1. PHẢN ỨNG HOÁ HỌC

1.1. Đ ịnh nghĩa

Phản ứng hoá học là phản ứng khi liên kết một hay nhiều hơn 2 nguyên tô' thì 
các liên kết hoá học trong chất tham gia phản ứng thay đổi và tạo ra  chất mới (sản 
phẩm). Quá trình này luôn kèm theo 1 sự thay đổi năng lượng và tuân theo ítịnìi 
luật bảo toàn năng lượng. Phản ứng hoá học kết thúc khi có sự cân bằng phản ứng 
hoá học hay các chất tham gia phản ứng đã được chuyển đổi hoàn toàn.

1.2. Các loại phản ứng hoá học

Các tài liệu về phản ứng hoá học hiện nay phân loại nhiều kiểu phản ứng theo 
các cơ chế nhưng chủ yếu tập trung các loại sau:

1.2.1. Phản ứng kết hỢp (synthesis reaction)

Trong phản ứng này, 2 hay nhiều chất đơn giản sẽ kết hỢp để tạo nên chất 
phức tạp hơn.
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• Dạng cơ bản: A + X -> AX
Thí dụ: khí hydro kết hỢp vối khí oxy có thể tạo nên chất phức tạp hơn là nưóc

2H2 + O2 ^  H2O 
Thí dụ 1: kim loại + oxy oxid kim loại*:

2Mg(r) + 0 2 (k) -> 2MgO(r)

Thí dụ 2 : phi kim + oxy oxid phi kim:

C(r) + Ơ2 (k) ^  co .ík )

Thí dụ 3: oxid kim loại + nưỏc hydroxid kim loại 
MgO(r) + H^Od) -> Mg(0 H)2(r)

Thí dụ 4: oxid phi kim + nước acid:

C0 2 (k) + H.Od) ^  HaCOgínước)
Thí dụ 5: kim loại + phi kim —> muôi:

2 Na(r) + Clsík) ^  2NaCl(r)
Thí dụ 6 : Vài phi kim kết hỢp với những chất khác:

2P(r) + SClọCk) ^  2PCl3(k)
Có 2 phản ứng thuộc loại này cần ghi nhớ 

N2(k) + 3H2(k) ^  2NH3(k)

NHgík) + H.OG) ^  NH40H(nước)

Phản ứng phân hủy (decom position reaction)

Phản ứng phân hủy là một phản ứng hoá học tách rời do một chất tự hủy hay 
chia ra thành các đơn chất

• Dạng cơ bản: AX -> A + X

2 H2O -> 2 H2 + O2

Thí dụ 1: carbonat kim loại, khi đun nóng tạo thành các oxid kim loại và khí 
C02(k).

CaCOgír) ^  CaO(r) + COgík)

Thí dụ 2: Hầu hết các hydroxid kim loại, khi đun nóng phân hủy thành oxid 
kim loại và nưóc.

Ca(0 H)2(r) ^  CaO(r) + HgOík)

* Ký hiệu (k = thể khí = gaz); 0 = thể lỏng = liquid); (r = thể rắn = solid); (nưốc = dung môi 
nưốc = aqueous)
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Thí dụ 3: Các clorat kim loại khi đun nóng phân hủy thành clorid kim loại 
và oxy.

2KC103(r) -> 2KCl(r) + SOaCk) 
Thí dụ 4: Một số acid khi đun nóng phân hủy thành oxid phi kim và nước 

H2SO4 ^  HgOG) + SOgík)

Thí dụ 5: Một số oxid khi đun nóng phân hủy:

2HgO(r) ^  2Hg(l) + o^ik)
Thí dụ 6: Một sô' phản ứng phân hủy được sản xuất do điện phân 

2H20(1) ^  2H2(k) + OgCk)

2NaCl(l) ^  2Na(r) + Clgík)

1.2.3. Phản ứng trao  đổi (replacem ent reaction)

Dạng cơ bản: A + B X ^ A X  + BhayAX + Y ^ A Y  + X

Thí dụ 1: Trao đổi 1 kim loại của 1 chất bằng kim loại có hoạt tính hơn 

Fe(r) + CuS0 4 (nưóc) -> FeS0 4 (nước) + Cu(r)

Thí dụ 2: Trao đổi nguyên tử hydro có trong nưóc bằng kim loại có hoạt tính 

2Na(r) + 2H2 0 (1) ^  2NaOH(nước) + HgCk)

Mg(r) + HgOík) ^  MgO(r) + HsCk)

Thí dụ 3: Trao đổi nguyên tử hydro có trong acid bằng kim loại có hoạt tính 

Zn(r) + 2HCl(nước) -> ZnCl2(nưốc) + H2(k)

Thí dụ 4: Trao đổi phi kim bằng kim loại có hoạt tính hơn.

Cl2(k) + 2NaBr(nước) -> 2NaCl(nước) + Br2(l)

a) Phản ứng trao đổi đơn (single replacement reaction)
Phản ứng trao đổi đơn là một phản ứng hoá học của một đơn chất với acid. 

Trong phản ứng trao đổi đơn thì một nguyên tố không kết hỢp sẽ thay thế nguyên 
iố  khác trong một hỢp chất. Hai chất tham gia phản ứng nhường chỗ cho 2 sản 
phẩm.

Thí dụ: Natri kết hỢp vối acid hydrochloric thì natri sẽ thay thế hydro 

2Na + 2HC1 2NaCl + H2

b) Phản ứng trao đổi kép (double replacement reaction)

Trong phản ứng trao đổi kép thì 2 hỢp chất chuyển vị trí để tạo thành 2 hỢp 
chất mới. Hai chất tham gia phản ứng nhường chỗ cho 2 sản phẩm mới.
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Thí dụ: Bạc nitrat kết hỢp với natri clorid sẽ tạo 2 hỢp chất mối là bạc clorid 
và natri n itrat

AgNOa + NaCl AgCl + NaN0;3 

FeaOg + 6HC1 2FeCl3 + 3H2O
c) Phản ứng trao đổi ion
Phản ứng trao đổi ion là phản ứng hoá học xảy ra giữa các ion trong dung dịch 

nưóc. Một phản ứng sẽ xảy ra khi cặp ion cùng nhau trao đổi để tạo thành ít nhất 
một trong những chất sau: kết tủa, khí, nưốc hay chất không ion hoá khác.

• Dạng cơ bản: AX + BY -> AY + BX
Thí dụ 1: Phản ứng tạo tủa

NaCl (nước) + AgN0 3 (nưốc) -> NaNOaínước) + AgCl(r) 

BaClọínưỏc) + Naọ S0 4 (nước) -> 2NaCl(nưóc) + BaS0 4 (r)
Thí dụ 2: Phản ứng tạo khí

HCl(nước) + FeS(r) -> FeCl2(nước) + íỈ2S(k)
T hí dụ 3: Phản ứng tạo nưỏc. (Nếu phản ứng giữa acid và base thì gọi là phản 

ứng trung hòa)
HCl(nưốc) + NaOH(nước) -> NaCl(nước) + HgOQ)

Thí dụ 4: Phản ứng tạo ra một sàn phẩm phân hủy

CaCOgCr) + HCl(nước) ^  CaClsínước) + COaík) + HgOa)

1-2.4. P hản ứng oxy hoá -  khử

Chất tham gia phản ứng bị oxy hoá (mất một hay nhiều electron) và các chất 
tham gia khác bị khử (nhận một hay nhiều electron).

Các thí dụ chung của các phản ứng oxy hoá -  khử liên quan đến oxy là sự sét 
ri của kim loại như sắt (các kim loại bị oxy hoá bởi oxy của khí quyển), sự đốt cháy 
và chuvển hoá năng lượng trong cơ thế.

C10H8+ 12O2 ^  IOCO2 + 4H2O + nhiệt

CH2S + 6F2 ^  CF4 + 2HF + SFe + nhiệt
Một thí dụ của phản ứng oxy hoá - khử không liên quan đến oxy của khí quyển 

là phản ứng tạo điện trong bình acquy:

Pb + PbOa + 4H^ + 2S04^- ^  2PbSƠ4 + 2H2O

2. KHÁI NIỆM VỂ S ự  CÂN BANG HOÁ HỌC

Khi khảo sát các phản ứng hoá học ngưòi ta nhận thấy có rất ít phản ứng hoá 
học di chuyển chỉ theo một chiều. Đa số các phản ứng hoá học đều di chuyển tíiuận
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nghịch. Khi bắt đầu có sự tạo thành sản phẩm là có phản ứng theo chiều ngưỢc lại 
hay có thể nói ngay từ lúc có những phân tử sản phẩm xuất hiện là băt đâu có 
phản ứng nghịch.

Khi tốc độ của phản ứng di chuyển theo chiều thuận và theo chiều nghịch 
bằng nhau và nồng độ của chất tham gia phản ứng và của nồng độ sản phẩm 
không thay đổi theo thòi gian nữa là cân bằng hoá học đã đạt đên.

Cân bằng hoá học là một quá trình cân bằng động. Hãy tưỏng tưỢng như 
những ngưòi đang trượt tuyết trên 1 dốíc thoải. Lượng người đang đi lên và trượt 
xuốhg liên tục nối tiếp nhau thay đổi nhưng tổng sô" người tham dự trượt tuyết từ 
đỉnh tỏi chân dốc không thay đổi.

Khi nói đến cân bằng hoá học là nói đến có ít nhất 2 chất khác nhau: chất 
tham gia phản ứng và sản phẩm.

Khi nói đến cân bằng vật lý là chỉ đề cập đến một chất có trong 2 pha (thể) khác 
nhau và sự thay đổi sản phẩm chỉ là thay đổi về lý tứih. Thí dụ trong sự bay hơi nưốc 
số mol HgO thoát ra khỏi thể lỏng bằng với sô' mol H2O chuyển thành thể khí:

H2O (1) ^  H2O (k)
Một thí dụ điển hình của cân bằng hoá học là phản ứng:

N2Ơ4 (k) ^  2N02(k) (2.1)

Đây là phản ứng tạo thành khí nitơ dioxyd (NO2) từ khí dinitơ tetraoxyd
(N2O4). Có thể theo dõi diễn biến của phản ứng này dễ dàng do N2O4 là khí không
có màu trong khi NO2 có màu nâu đậm. Nếu bơm một lượng chính xác N 2 O4  vào 
một bình cầu trong đó là chân không thì màu nâu của sẽ xuất hiện ngay chứng tỏ 
là NO2 có mặt. Màu nâu sẽ đậm dần do N2O4 tự phân ly. Đến khi đạt cân bằng thì 
màu không đổi nữa.

ĐỐI vói phản ứng ngược với phản ứng (2.1)

2N0 2 (k) N2O4 (k) (2 .2)

Trong các hình minh họa 2.1 và 2.2 vòng màu nâu đen đại diện cho khí NO2 và 
vòng trắng đại diện cho khí N2O4.

Nếu bắt đầu với NO2, có thể minh họa cân bằng đạt đến như sau:

1 2 3 4 5 6

•  •
• V  

0 *  •  
•  •

^0 •  0 
•

%  0 •
0 #  0

0

• n * -0 •  ••  0
0 0#

Hình 2.1. Chuyển 2 NO2 (k) N2O4 (k), hệ thống cân bằng ỏt các ô 4, 5 và 6
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Nếu bắt đầu với N2O4, ỏ cùng nhiệt độ có thể minh họa cân bằng đạt đến là

0 0 0
o

0 °  °  o  o

8
•  0 0

°  * 0  
° 0  °

•  o  •  o
•  00 
o  #  o

10

° * *

• 0 °
o

•  o  • o  •
• s 0

12
'O • o  •

•  Qo

Hình 2.2. Chuyển N2O4 (k) n  2 NO2 (k), hệ thống cân bằng ở các ô 1 0 ,11 và 12

Tuỳ theo nhiệt độ và khôi lượng ban đầu của N2O4 (có thể có lẫn NO2 hay 
không) đã sử dụng mà nồng độ của NO2 và N2O4 ở trạng thái cân bằng của hệ này 
sẽ khác hệ khác.

Chú ý:

-  Một hệ thống cân bằng không cần bất cứ năng lượng nào để duy trì sự 
cân bằng.

o  -  Không nên lẫn lộn trạng thái cân bằng và trạng thái tĩnh. Trạng thái tĩnh là 
trạng thái mà các nồng độ đều không đổi theo thòi gian.

-  Cân bằng hoá học là trạng thái động trong đó chất tham gia phản ứng và 
sản phẩm chuyển đổi liên tục cho nhau. Tốc độ mất đi và xuất hiện của chúng 
bằng lửiau.

Bảng 2.1 nêu vài dữ liệu thực nghiệm liên quan đến phản ứng này ỏ 25 độ c. 
Nồng độ của khí được diễn tả bằng nồng độ mol và được tính từ số phân tử của khí 
có mặt từ lúc phản ứng bắt đầu cho đến lúc phản ứng cân bằng xảy ra trong 1 thể 
tích của bình cầu (tính bằng lít).

Phân tích các dữ liệu từ sự cân bằng sẽ cho thấy trong khi tỷ sô" Q J

cho những giá trị thay đổi thì tỷ số 0  ] trung

bình là 4,63 X 10“^

Giá trị trung bình này gọi là hằng số cân bằng K đối vói phản ứng này ở 25 
độC.

Biểu thức toán học của hằng sô' cân bằng đôi với hệ NO2 -  N2O4 là

K = í ^ ^  = 4,63x10-3 
[N2O4]

Cũng cần chú ý là số mũ 2 của [NOg] trong biểu thức trên bằng hệ số cân bằng 
tỷ lượng của NO2 trong phương trình (2 .1).
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Khái niệm này thu được khi xét phương trình của phản ứng thuận nghịch:
A + B c  + D (2.3)

A, B: Các chất tham gia phản ứng
c, D: Sản phẩm tạo thành.
Phương trình (2.3) là biểu thức toán học tuân theo định luật tác dụng 

khối lượng.

Bảng 2.1. Giá trị các tỷ số  nồng độ của NO2 và N2O4

Nồng độ ban đầu (M) Nồng độ cân bằng (M) Giá trị các tỷ sô' nồng độ

[NO2] [N2O4] [NO2] [N2O4]
[NO2]

[N2O4]

[N 0 j

[N2O4]

0,000 0,670 0,0547 0,643 0,0851 4,65 X 10-''

0,0500 0,446 0,0457 0,448 0 , 1 0 2 4,66 X 10-'"

0,0300 0,500 0,0475 0,491 0,0967 4,60 X 10“"

0,0400 0,600 0,0523 0,594 0,0880 4,60 X 10'^

0 , 2 0 0 0 , 0 0 0 0,0204 0,0898 0,227 4,63 X  10'"

Thời gian  
b

Hình 2.3. Biến đổi nổng độ của NO2 và N2O4 theo thời gian

a) Lúc đẩu chỉ có NO2; b) Lúc đầu chỉ có N2O4; c) Lúc đầu có hỗn hợp NO2 và N2O4

3. HOẠT ĐỘ VÀ NỒNG ĐỘ
• •  •

Khi nói đên hoạt độ và nồng độ cần xác định rõ 2 loại nồng độ:
-  Nồng độ mol/1 (phân tử gam /1) chỉ sô" phân tử gam chất tan (chất tan có thể 

là phân tử, ion) có trong một 1000 ml dung dịch.
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-  Nồng độ molan chỉ số phân tử gam chất tan  có trong một 1000 gam 
dung dịch.

Khái niệm hoạt độ và hệ số hoạt độ do nhà hoá lý người Hoa Kỳ Lewis đưa ra
(1907). Để hiểu rõ hơn sẽ xét thí dụ ỏ bảng 2.2

Biểu thức đề tính pH là pH= -  lg[H^] (là một công thức rất quen thuộc để diễn 
tả  sự liên quan giữa pH và nồng độ mol của ion HO-

Theo bảng 2.2, nếu so sánh pH tính toán theo công thức và pH đo đưỢc qua
thực nghiệm thì sẽ nhận thấy có sai sô" giữa giá trị pH lý thuyết và thực nghiệm.

Lý do có sai số như đã thấy là do biểu thức pH= -  lg[H‘*'] chỉ chính xác trong 
một giới hạn pha loãng và pH thật sự tính theo hoạt độ ion hydro chứ không tính 
theo nồng độ.

Nghĩa là pH= -Ig aH+

Hoạt độ Hh+ của ion hydro có trong một dung dịch đã cho có thể đưỢc xác định 
bằng cách đơn giản là đo pH.

Bâng 2.2. Sự khác biệt vể pH tính theo lý thuyết và thực nghiệm

Nồng độ mol của HCI pH theo lý thuyết pH theo thực nghiệm Sai số pH

0,00050 3,30103 3,31 -0,00897

0.0100 2 2,04 -0.04

0,100 1 1,10 - 0,1

0,4 0,39794 0,52 -0,12206

Một cách tổng quát, giữa hoạt độ và nồng độ có mốì liên quan theo công thức: 
a = y c  hay a = f c  

với a: hoạt độ; y (hoặc f): hệ sô hoạt độ; C: nồng độ mol;
Hoạt độ dựa trên các nồng độ đã cho được áp dụng tốt đối với các dung dịch 

không điện ly (hay các hỢp chất phân tử). Trong dung dịch pha loãng, hệ số hoạt 
độ thường = 1 cho nên hoạt độ = nồng độ.

Trong dung dịch điện ly, do các tác động tương hỗ của điện tích nên cần quan 
tâm đến vài yếu tố  đặc biệt để tính được hệ sô hoạt độ như:

-  Lực ion: Khi bàn đến dung dịch ion thì ít nhất phải biết về lực ion của dung 
dịch này vì người ta tin rằng lực ion sẽ ảnh hưởng đến hoạt độ ion. Đại lượng này 
được ký hiệu là I
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Một chất điện ly được phân ly thành;

M,X"' = X + m X^"

Các ion dương M"'"̂  và các ion âm phải cùng có mặt trong một dung dịch và
không có cách nào để tách riêng hoạt độ của các ion dương và âm. Dó vậy, thường
dùng đại lượng hoạt độ ion trung bình (a)

a = yC(M'"XT^'"^">

Đôi vối cả 2 ion dương và âm, c  là nồng độ tỷ lượng của chất điện ly 
(stoichiometric concentration).

Trường hỢp này hệ số  h o ạ t độ tru n g  b ình  được tính theo biểu thức:

r * = ( T r v r

Trong đó v+ và V- lần lượt là sô" cation và anion trong 1 đơn vị công thức của 
chất điện ly.

Ngoài ra, phương trình Debye Huckel mở rộng (cải tiến từ định luật giới hạn 
của Debye Huckel) cũng là biểu thức có cđ sở chắc chắn để làm nhẹ đi cách tính 
nồng độ khi tính theo hệ sô' hoạt độ trung bình:

lgy± = -A rj
" jl/2 "

[1 ^ )

Trong đó A là hằng sô" tuỳ thuộc vào tính chất của dung môi (A= 0,5085 đốỉ với 
nước ở 25®C), z+ và z- là các điện tích ion, I là lực ion đưỢc xác định theo phương 
trìrứi:

I = ‘/2 z  Zĵ rrii

trong đó niị là nồng độ của ion i. Tóm lại, I được tính đến tấ t cả các ion có thể 
có trong dung dịch này.

Đối vói các dung dịch đậm đặc, việc sử dụng nồng độ tính theo trọng lượng của 
dung môi (nồng độ molan) thưòng có thể cung cấp một ước lượng tốt hơn là dùng 
nồng độ tính theo thể tích (nồng độ mol).

4. HẰNG SỐ CÂN BẰNG (HSCB)

4.1. Cách tính  hằng s ố  cân bằng

Định luật tác dụng khối lượng là định luật biểu diễn mối liên quan giữa nồng độ 
(hoạt độ) của các chất phản ứng và của sản phẩm phản ứng ở trạng thái cân bằng.
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Định luật tác dụng khối lượng chỉ áp dụng được vối các dung dịch lý tưởng là 
dung dịch của các chất không điện ly và các chất điện ly yêu vói nồng độ rấ t loãng 
(h o ạ t độ). Trong thực tế, thường thường nồng độ của các dung dịch không tuân 
theo độ pha loãng một cách chính xác.

Trong trường hỢp các chất điện ly mạnh hoặc các chất điện ly yếu nhưng nồng 
độ cao thì sự sai lệch rấ t lớn, đây là giới hạn của định luật tác dụng khôi lượng. Vì 
thế khi áp dụng định luật tác dụng khối lượng chỉ nhận đưỢc các kết quả gần 
đúng. Tuy vậy, trong nhiều trường hđp độ chính xác này vẫn chấp nhận đưỢc với 
các mục đích thực tiễn.

Thí dụ; đối vói phản ứng ở trạng thái cân bằng

mA + nB pC +qD (2.4)

Nếu tín h  th eo  h o ạ t độ

Khi một phản ứng đạt trạng thái cân bằng thì tỉ sô' giữa tích các hoạt độ của 
các sản phẩm phản ứng (được nâng luỹ thừa với sô" mũ bằng hệ sô' tỉ lượng trong 
phương trình phản ứng) và tích tương ứng của các chất phản ứng là một hằng số (ở 
nhiệt độ cho sẵn).

khi đạt cân bằng thì tỉ số

= Ka (2.5)

K3 được gọi là HSCB, trong đó a^, aB, ac, là hoạt độ cân bằng của các chất 
phản ứng (A, B) và các sản phẩm phản ứng (C, D); m, n, p, q là các hệ số' tỉ lưỢng 
tương ứng.

Nếu tín h  th eo  nồng  độ

Thay cho hoạt độ, HSCB cũng có thể biểu diễn qua nồng độ Cị, áp suất riêng p 
hoặc phần mol Xị của các cấu tử i tương ứng. Trong các trưòng hỢp này HSCB được 
kí hiệu K,, Kp, K,.

-  hằng số cân bằng:

[Cf[D]^„  _ = Kr (2 6)
[A r [B f   ̂  ̂ ^

Trong phương trình 2.6

[A], [B], [C], [D]: nồng độ cân bàng tương ứng của chất phản ứng và sản phẩm

m, n, p, q: các hệ số cân bằng (các hệ số' tỉ lượng tương ứng).
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Nếu coi (2 .4) là phản ứng cơ bản (xảy ra trong một giai đoạn, một va chạm) 
theo chiều từ trái sang phải thì tốc độ phản ứng theo chiểu thuận được biểu diễn 
bằng phương trình:

V i= K i[ A r [ B f  (2. 7)

Trong đó, Vj là tốc độ phản ứng; m, n là các hệ sô" tỉ lượng;

Kj: hằng sô' tốc độ; [A] và [B] là nồng độ tương ứng của chất phản ứng A và B ỏ 
thòi điểm khảo sát.

Nếu coi (2.4) là phản ứng cơ bản hai chiều, thuận và nghịch, V2 là tôc độ phản 
ứng xảy ra  theo chiều ngược lại. Phản ứng được đặc trưng bằng hai hằng sô' tốc độ 

và Kọ với

V2 = K 2[C]P[D]‘i (2 .8)

Khi phản ứng đạt tới trạng thái cân bằng thì V; = V2

Nghĩa là Ki[A]"'[B]*' = K2[C]P[D]'í

Hằng số cân bằng K ^ = ^ =  (2.9)
 ̂ K 2 [A ]-[B f

Trên thực tế, (2.4) thường biểu diễn một phản ứng phức tạp (bao gồm nhiều 
giai đoạn, qua nhiều va chạm) thì biểu thức (2.6) nói chung không đúng. Trong 
trường hỢp này hàm tốc độ phản ứng phụ thuộc nồng độ có dạng phức tạp. Chỉ 
trong một số trưòng hỢp tốíc độ phản ứng có thể biểu diễn bằng hàm mũ:

V = kCị^^.Cf (2 .10)

Trong đó n l và n2 tương ứng là bậc phản ứng theo các cấu tử 1 và 2. C: nồng 
độ của các chất tham gia hoặc sản phẩm tạo thành sau phản ứng.

Như vậy, n l ÍẾ m và n2 ít n. Bậc phản ứng là đại lượng được xác định bằng thực
nghiệm, không liên quan đến các hệ số tỉ lượng. Bậc có thể là số nguyên, phân số
hay sô" không.

4.2. H ằng số  cân bằng của các phản ứng hay sử dụng trong hoá học  
phân tích

4.2.1. Hằng số  căn bằng của các phản  ứng phân  ly (HSPL)

Là hằng sô' cân bằng của phản ứng phân ly một chất.
Thí dụ: đôi vối phản ứng phân ly acid yếu HA:

HA = + A"
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2K V - V  . [H^[A-]y
 ̂ ajỊA [HA]ỵjịa

K„ được gọi là HSPL nhiệt động; a: hoạt độ của ion hoặc phân tử; y: hệ sô hoạt 
độ. Trong những trường hỢp, khi có thể chấp nhận hệ sô' hoạt độ không đổi:

K’ K ĤA [H"][A-]

K’j, được gọi là HSPL điều kiện. K„ phụ thuộc nhiệt độ, không phụ thuộc nồng 
độ; còn K’j, phụ thuộc cả nồng độ và nhiệt độ. Bên cạnh ngưòi ta còn dùng khái 
niệm pK  ̂= -  IgK,.

Thí dụ. ĐỐì vói acid acetic CH3COOH ở 25°c, K, = 1,754. 10"  ̂và pK, = 4,76.

Trong hằng số phân ly người ta có thể làm rõ hơn vài hằng số khác là:
a) Hằng số  phân ly acid (phản ứng acid -base)
Phản ứng của một acid với dung môi (như nưóc) đưdc gọi là phản ứng phân ly 

acid. Acid chia làm 2 loại:
-  Acid mạnh như là HCl chuyển hết proton của nó cho dung môi.
-  Acid yếu như acid acetic không thể cho hết proton acid của nó cho dung môi. 

Thav vào đó hầu hết acid còn lại không phân ly, chỉ một phần nhỏ hiện diện dưối 
dạng base liêĩi hỢp

CH3COOH (nưóc) + H2O 0) -  H3O+ (nưốc) + CHgCOO” (nưốc) (2.11)

Hằng số cân bằng của phản ling này được gọi hằng sô" phân ly acid Kg. Kg của 
acid acetic là  1,75 X 10"^

^  [H"][CH3C0Q-]
[CH3COOH]

Chú ý: nồng độ của nưốc có thể bỏ qua trong biểu thức tính vì giá trị quá 
lớn không bị ảnh hưởng bởi phản ứng phân ly. Độ lớn của Kg cung cấp thông tin về 
lực tương đốĩ của acid vói K3 càng nhỏ thì acid càng yếu. (trình bày trong 
chương 7)

bj Hằng số  phân ly base (phản ứng acid -base):
Hằng sô" phân ly base là hằng sô" cân bằng giữa base yếu và proton mà base 

nhận để tạo nên acid và acid đó.

Thí dụ giữa NH3 và proton tạo nên acid và acid đó, có cân bằng:

NHa+H^ N H /
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Vối hằng sô" cân bằng

^  [NH4"]
" [NHglíH-^]

Kt, được gọi là hằng sô' phân ly base. Vì cưòng độ của base được biểu thị bằng 
Kb nên Kb càng lón, base kết hỢp với proton càng nhiều, nghĩa là base càng mạnh. 
Thí dụ NH3 có Kb = 1,76.10"^ mạnh hơn base CH3COO' có Kb = 1,74.10"®.

c) Hằng số  không bền của phức chất (HSKB)
Hằng sô' cân bằng giữa phức chất và các tiểu phân (ion, phân tử) tạo nên phức 

chất đó. ^

Thí dụ: giữa ion phức Ag(NH3)2"̂ và Ag' ,̂ NH3 (do ion phức đó phân ly) có cân 
bằng:

Ag(NH3)2^ ^ A g ^ + 2NH3

[A gn[N H ,f 
'■ [Ag][(NH3)ỉl

Hằng sô' cấn bằng Kị, này được gọi là HSKB của ion phức Ag(NIỈ3)2 ;̂ vì Kb 
càng lớn, ion phức phân li càng nhiều nên Kị, còn được gọi là hằng sô' phân ly của 
phức chất, (trình bày trong chương 10).

4.2.2. H ằng s ố  cản bằng của các ph ản  ứng kết hỢp (HSKH)

Là hằng sô' cân bằng giữa ion tự do và cặp ion (do hai ion khác dấu kết hỢp với 
nhau tạo thành).

Thí dụ: đối với KCl (kali clorid) giữa các ion tự do c r  và cặp ion K '^cr có 
cân bằng:

+ c r  ^  K+Cr với HSKH Kuu = ^
[K+][Cr]

HSKH phụ thuộc vào hằng số điện môi D của dung môi và nồng độ chất tan:
của KCl 0,1 M trong acid acetic vối D = 6,2 là 106,9 và trong metanol với 

D = 32,6 là 101,15. Trong dung môi có D càng nhỏ, càng cao; trong benzen, 
clorofom hầu như không có ion tự do, vì D rấ t nhỏ.

Trong hằng số kết hỢp người ta có thể làm rõ hdn hằng số khác như;

a) Hằng sô'bền (HSB = K) (Phản ứng tạo phức)
Hằng sô" bền là hằng sô' cân bằng giữa các tiểu phân (ion, phân tử) tạo nên 

phức chất và phức chất đó.
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Thí dụ: giữa Ag"̂  và NH3 tạo nên ion phức Ag(NH3)2̂  và ipn phức đó có 
cân bằng

A g^+ 2NH3 ^ A g (N H 3)2  ̂

vối hằng số cân bằng

^  [Ag(NH3) |]
[Ag'KNHsl-

Hằng số  cân bằng K cũng được gọi là HSB của ion phức Ag(NíỈ3)2 ; vì K càng 

lón, Ag(NIỈ3)9 được tạo nên càng nhiều nên K còn đưỢc gọi là hằng sô' tạo thành 

phức chất, (trình bày trong chương 10)
b) Hằng số  bền điều kiện (Phản ứng tạo phức)
(trình bày trong chương 10)

4^.3. H ằng s ố  càn bằng của các ph ản  ứng trao đổi 

Tích số  tan  (Phản ứng tạo tủa)
Phản ứng tạo tủa xảy ra khi có 2 hay nhiêu chất hòa tan kết hỢp với nhau để 

tạo thành chất không tan gọi là tủa. Phản ứng kết tủa chung nhất là phản ứng 
hoán vị mà trong đó 2 hỢp chất ion hoà tan trao đổi các phần.

Thí dụ: (nước) + 2C1 "(nước) í=ĩ PbCl2 (r)

Tuy nliiên, trong việc xử lý sự cân bằng của sự kết tủa, cũng thường xuyên gặp 
phản ứng ngược chiều mô tả sự phân ly của tủa này.

PbCl2 (r) (nưóc) + 2C1 - (nưóc)

Trong phản ứng này có một hằng sô" được gọi là tích sô" tan (solubility product, 
Ksp) là tích nồng độ các ion của hỢp chất ít tan trong dung dịch bão hoà chất đó

TST của PbCl2 = Ksp = [Pb^^ [Ciy  = 1.7 X 10“^

Đối với các chất tan khá, có nồng độ bão hoà lốn, không áp dụng tích sô' nồng 
độ, mà phải tính theo tích số hoạt độ a (trình bày trong chương 9)

PbCl2 + 2C r

Tpbci2 =^Pb2"-^cr

4.2.4. H ằng s ố  cản bằng của các phản  ứng oxy hoá -  khử

Không giông như các phản ứng đã được xét, vị trí cân bằng của phản ứng oxy 
hoá - khử hiếm được diễn tả bằng hằng số cân bằng. Vì phản ứng oxy hoá - khử
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liên quan đến sự di chuyển electron từ tác nhân khử sang tác nhân oxy hoá nên 
xét nhiệt động học của phản ứng về mặt electron lại thích hỢp hơn (trình bày trong 
chương 8).

Nhiệt động học là khoa học nghiên cứu sự tương tác của nhiệt độ vói sự biến 
thiên năng lượng và quan trọng hơn cả đốì vói lĩnh vực hoá học là nghiên cứu sự 
thay đổi năng lượng trong quá trình phản ứng. Nhiệt động học hoá học phân tích 
các yếu tố  xác định điểm cân bằng của phản ứng. Hằng sô" cân bằng K có thê suy 
ra từ  lý thuyết nhiệt động học. K phụ thuộc vào bản chất của chất phản ứng, nhiệt 
độ và áp suất.

ở  nhiệt độ và áp suất hằng định, n án g  lượng tự  do Gibb biểu diễn theo công 
thức

AG = AH -  T. AS
Trong đó:
-  T là nhiệt độ Kelvin; AG: là biến thiên về năng lượng tự do Gibb
-  AH: là biến thiên enthalpy; AS: là biến thiên entropy
Biến thiên năng lượng AG liên quan đến hằng sô" cân bằng K của phản ứng 

hoá học

AG = AG° + RTlnK

4.3. ứ n g  dụng của hằng số  cân bằng K

Hằng số K cho biết về chiều mức độ hoàn toàn của phản ứng. Nếu K lớn rất 
nhiều hơn 1 ( K » l)  thì phản ứng sẽ chiếm ưu thế tạo ra c  và D; K càng lốn, phản 
ứng theo chiều thuận càng hoàn toàn.

Nếu K nhỏ rấ t nhiều so với 1 (K< 0,1) thì phản ứng không hoàn toàn, K quá 
nhỏ thì phản ứng tạo c  và D hầu như không xảy ra.

\ ì  K là một hằng sô' do đó nếu thay đổi một thừa sô" [A] hoặc [B] hoặc [C] hoặc 
[D] thì sẽ kéo theo sự thay đổi một hay nhiều thừa sô" khác. Như vậy, muốh quyết 
định chiều của phản ứng ta có thể thay đổi nồng độ của các chất.

Khi biết hằng số' cân bằng hoá học K, ta có thể tính toán:
-  Nồng độ cân bằng của các ion chất điện ly yếu, nếu biết nồng độ ban đầu của 

chúng.
-  Nồng độ cân bằng của của các chất tham gia phản ứng hoặc sản phẩm tạo 

thành của các phản ứng hoá học.
-  Nồng độ cân bằng các ion hydro, hydroxyd, độ điện ly của chất điện ly trong 

các dung dịch nước của các acid hoặc bazd yếu, các muối thuỷ phân, dung dịch 
đệm...
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-  Nồng độ cân bằng của các cation, anion và độ tan  của chất điện ly ít tan 
trong nước.

5. CÁC YỂU TỐ ẢNH HƯỞNG ĐỂN c â n  b ẰNG HOÁ h ọ c

Theo nguyên lý Le Chatelier “Khi tác động lên một hệ thì bản thân hệ sẽ tự 
điều chỉnh để hạn chê ảnh hưởng của tác động đó”. Có rấ t nhiều yêu tô ảnh hưỏng 
đên hằng số cân bằng của phản ứng.

5.1. Ả nh hưởng của n h iệt độ

Xét phản ứng thuận nghịch sau đây:

N2 + 3H2 2NH3 ' (2.12)

Phản ứng thuận toả nhiệt, phản ứng nghịch thu nhiệt. Do đó, nếu ta tăng 
nhiệt độ của hệ thống thì cân bằng sẽ dịch chuyển theo hưóng làm giảm nhiệt độ 
tức là chuyển về phía phản ứng nghịch, và nếu giảm nhiệt độ của hệ thống thì 
phản ứng sẽ xảy ra theo chiều thuận.

5.2. Ảnh hưởng của áp suất

Sự tăng hay giảm áp suất riêng phần của chất khí cũng tương tự như sự thay 
đổi nồng độ. Xét phản ứng ở thể khí:

H2 + CI2 2HC1

Sỏ" phân tử khí ỏ hai vế bằng nhau do đó khi thay đổi về áp suất sẽ không làm 
thay đổi trạng thái cân bằng. Nhưng đôi với phản ứng tổng hỢp NH3 (phương trình 
2.12) ỏ trên thì hỗn hỢp sẽ giảm thể tích, do đó khi tăng áp suất thì hệ thống cân 
bàng sẽ dịch chuyển theo chiều thuận.

Vì nồng độ của các các chất khí tuỳ thuộc áp suất riêng phần của chúng và 
không phụ thuộc vào tổng áp suất của hệ thông, do đó khi thêm hay bỏ một lượng 
khí trơ sẽ không làm thay đổi cân bằng phản ứng của chất khí đó.

5.3. Ảnh hưởng của dung m ôi

Hầu hết phản ứng có sự tham gia của chất phản ứng và sản phẩm ở dạng 
phân tán trong dung môi. Nếu lượng dung môi thay đổi thì nồng độ của tất cả các 
chất phản ứng và sản phẩm sẽ thay đổi.

Thí dụ: phản ứng tạo phức Bạc-amoniac trong nưốc:

Ag  ̂+ 2NH.3̂  Ag(NH.3)ỉ
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Hằng số cân bằng của phản ứng này là

_ [Ag(NH3) ĩl (2.13)
(Ag"][NH3]2

Nếu một phần của phản ứng này đưỢc pha loãng với đồng thể tích nưóc, nồng 
độ của các chất trong phương trình (2.13) đều giảm một nửa. Do đó hệ sô phản ứng 
sẽ là

Q _ (0,5)[Ag(NH3)^]
(0,5)[Ag"](Ũ,5)[NH3f  

Hoặc có thể viết là

Q = 0,5 [Ag(NH,3) ]̂ 
Ag*[NH,f J -  4 X P2

U0,5)'^;

Vì Q lốn hơn P2, cân bằng phải được tái lập bằng cách dịch chuyển sang trái và 

làm giảm nồng độ của Ag(NĩỈ3)2 . Hơn nữa, vị trí cân bằng mói sẽ hưống về phía

có sô' chất tan  nhiều nhất. Nếu dung dịch Ag(NH3 >2 được cô đậm đặc, bằng cách 
làm bay hơi thì cân bằng đưỢc tái lập theo hướng ngược lại. Kết luận tổng quát 
này có thể áp dụng với bất kỳ phản ứng nào, bất kể ở pha rắn, lỏng hay khí. Việc 
gia tăng thể tích luôn làm phản ứng diễn ra ưu tiên theo hướng có sô' phần tử 
nhiều nhất và sự giảm thể tích thì thúc đẩy phản ứng theo hướng có ít phận tử 
nhất. Nếu sô' phần tử ở cả hai vế phương trình là như nhau cân bằng của phản ứng 
không bị ảnh hưởng bởi sự thay đổi thể tích.

5.4. Ảnh hưởng của nồng độ các chất tham  gia phản ứng và sản  phẩm  
tạo  thành

-  Hệ thôTng cân bằng của phản ứng bị phá vỡ trực tiếp

Vối phản ứng phân ly của acid acetic, (phương trình 2.11)

ở  một nhiệt độ hằng định, các dung dịch khác nhau của acid acetic sẽ có các 
giá trị khác nhau cho nồng độ acetat, và acid acetic, nhưng luôn có cùng giá
trị K,. Tại thời điểm cân bằng nếu thêm vào dung dịch natri acetat, nồng độ acetat 
táng lên, có khả năng làm tăng giá trị của Kg. Tuy nhiên, vì giá trị Ka giữ nguyên 
không đổi, do đó nồng độ của cả ba phần tử trong phương trình (2 .11) phải thay 
đổi để phục hồi K3 về giá trị nguyên thuỷ của nó. Trong trường hỢp này, cân bằng 
đưỢc tái lập bằng phản ứng một phần của acetat và H;30  ̂để tạo thêm acid acetic.
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Như vậy, hệ thống cân bằng của phản ứng sẽ bị phá vỡ khi thay đổi nồng độ 
của chất tham gia phản ứng hay sản phẩm tạo thành.

-  Hệ thông cũng có th ể phá vở một cách gián tiếp  

Thí dụ sự phân ly của AgCl

A gC liĩ Ag  ̂+ c r  (2.14)

Ảnh hưỏng trên độ tan  của AgCl bằng cách thêm AgNƠ3 thì rõ ràng, nêu thêm 
vào một chất có thể tạo phức bền và tan được vối Ag"̂  như amoniac thì sẽ xảy ra 
phản ứng sau:

Ag  ̂+ 2NH3ÍÍĨ AgCNHg Ỷ2 (2-15)

Thêm amoniac làm giảm nồng độ Ag^ dưới dạng ion phức AgíNHg)^. Và sự

giảm nồng độ Ag^ làm tăng độ tan  của AgCl và phản ứng (2.15) tái lập điểm cân 
bằng. Từ các phản ứng (2.14) và (2.15) sề làm rõ tác động của amoniac trên độ tan 
của AgCl và amoniac cũng là một chất tham gia phản ứng.

AgCl + 2N H 3í^ A g(N H aỶ2 + c r  (2.16)

Thí  dụ: Nếu thêm HNO3 vào thì cân bằng của phương trình (2.16) sẽ thay đổi 
như thế  nào?

Giải:

HNO3 là acid mạnh, acid này sẽ phản ứng với NH3

HNO3 + n h ;+  NO3

Khi thêm ít HNO3 vào sẽ làm giảm NH3. Việc giảm nồng độ NH3 sẽ làm phản 
ứng (2.16) xảy ra theo chiều tạo ra chất phản ứng, giảm độ tan AgCl.

6. BÀI TẬP VỂ CÂN BẰNG HOÁ HỌC

6.2. Xử lý các h ằng số  cân  bằng

Để thuận tiện cho việc tính toán các hằng sô" ỏân bằng người ta có thể xử lý các 
hằng số cân bằng theo các cách sau đây:

-  Từ phản ứng đã cho nếu ta đảo ngược phản ứng thì hằng số cân bằng của 
phản ứng mối sẽ là nghịch đảo của phản ứng đầu. Thí dụ, hằng số cân bằng cho 
phản ứng

A + 2B íĩ  AB2 ; = [AB2]
(A)(Bf

35

https://nhathuocngocanh.com/



Là nghịch đảo của phản ứng

A + 2B;
'  K,  [ABJ

-  Nếu cộng hai phản ứng với nhau để tạo ra phản ứng mối thì hằng sô" cân 
bằng của phản ứng mối là tích sô" của hằng sô" cân bằng của các phản ứng ban đâu.

A + C í^ A C ; K i=
[A][C]

[AC2 ]

A + 2C ^  AC2 ; K = K K  [AC] [AC2 ] _ [AC2 ]
 ̂ fAC][C] [A][C>

6.2. Bài tập  về tính  áp suât cân bằng riêng  phần

Hằng sô' cân bằng Kp đôi vói phản ứng sau PClsík) ^  PCl3(k) + Cl2(k)

là 1,0Õ ở 250 độ c. Nếu áp suất riêng phần ở trạng thái cân bằng của PCI5 và 
PCI3 lần lượt là 0 , 875 atm và 0,463 atm thì áp suất riêng phần ở trạng thái cân 
bằng của CI9 ỏ 250 độ c  là bao nhiêu?

Giải: trưóc tiên tính Kp

P  -  PpClạPpCl; ^  (°>^S3)(PciJ

^  Ppcu ’ (“-875)

P c = M H ^ = l , 9 8 a t m
(0,463)

6.3. Bài tập về chuyển đổi Kc thành Kp

Kq : hằng sô" cân bằng theo nồng độ.

Kp: hằng số cân bằng theo áp suất từng phần của k h í .

.b [pế
Chú ý: theo phương trình: aA (k) ^  bB (k) thì Kp = và Kp =

[ A f  [P1]

Theo phản ứng N2 (k) + SHaík) ^  2 NH3 (k)

Giá trị của Kp= 4,3.10"'’ ở 375 độ c. Hãy tính K(.
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G iả i K c=----- ^
(0 ,0 8 2 1 T p

vì = 293 Kelvin và An = số mol sản phẩm khí — sô mol chất khí tham gia.

Nên ta có T® = 648 Kelvin và An = 2- 4 = -2

_ 4,3.10--* _ „

(0,0821.648) ^

6.4. Bài tập về dự đoán ch iều  của phản ứng

Môt phản ứng đă cho ở lúc bắt đầu có 0,249 mol khí N2; 3,21.10  ̂ mol khí H2 

và 6,42.10  ̂ mol NH3 trong một bình chứa 3,5 lít ỏ 375 độ c. Nếu hằng sô cân 
bằng K<;. đỐì vái phản ứng N2 (k) +3 H., (k) 2NH3 (k) có giá trị là 1,2 ở nhiệt độ 
nàv thì:

a) Hãy giải thích là hệ thống này có cân bằng hay không?
b) Nếu không thì phản ứng sẽ có khuynh hưóng di chuyển theo chiều nào?
Các bước tiến  hành
Gọi Qc (Quotient réactiormel) là đại lượng thu được khi sử dụng các nồng độ 

ban đầu trong biểu thức hằng số càn bằng. Để xác định chiều phản ứng thì so sánh 
Qc và K^. Có 3 trường hỢp xảy ra:

-  Qc > K :̂ Tỷ sô" giữa các nồng độ ban đầu của sản phẩm và chất tham gia quá 
lốn. Để đạt được cân bằng, một lượng nào đó của sản phẩm phải chuyển thành 
chất tham gia. Phản ứng di chuyển theo chiều trái.

-  Qc > K :̂ Phản ứng đang ỏ thời điểm cân bằng .

-  Qc < K :̂ Tỷ số' giữa các nồng độ ban đầu của sản phẩm và chất tham gia quá 
nhỏ. Để đạt được cân bằng, một lượng nào đó của chất tham gia phải chuyển 
thành sản phẩm. Phản ứng di chuyển theo chiều phải.

Nếu trường hỢp hằng số sử dụng là Kp thì tính Qp.
Giải 

N2 (k) + 3H2(k) ^  2NHg(k)

[Ndo 0,0711 M
3,Õ0L

3,Õ0L
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(NH3]„= = 1.83 X 10-“ M
o,oOL

 ̂ ^ \  = ------------- -------------- 3 = 0,611 = Qc
[^ 2]o[H2]o (0,0711)(9,17x10“^)

-  Qc < Kc Hệ không cân bằng và phản ứng di chuyển theo chiều phải.

6.5. Bài tập về tính  h ằng số  cân bằng

Một hệ gồm một cặp đồng phân hình học trong một dung môi hữu cơ mà hằng 
số cân bằng Kc = 24,0 ở 200 độ c

Cis — stilben ^  Trans -  stilben 

Giả dụ rằng lúc đầu chỉ có Cis -  stilben có mặt và nồng độ là 0,850 mol/1. Hãy 
tính nồng độ của 2 đồng phân này ở thòi điểm cân bằng.

Các bước tiến  hành:
Bưốc 1: Diễn tả nồng độ cân bằng của tất cả các chất theo nồng độ ban đầu và 

chỉ bằng một ẩn sô.
Bước 2: Diễn tả hằng số' cân bằng theo nồng độ cân bằng. Giá trị của hằng sô' 

cân bằng biết đưỢc sẽ dùng để giải phương trình theo X.

Bưóc 3: Sau khi xác định giá trị X, tính nồng độ cân bằng của tất cả các chất

Cis — stilben ^  Trans — stilben 

Nồng độ ban đầu (M) 0,850 0

Thay đổi về nồng độ (M) -X +x

Nồng độ cân bằng 0,850 -X X

Thay đổi (+) chứng tỏ sự tăng lên và thay đổi (-) chứng tỏ sự giảm nồng độ. 
Tiếp đến là viết biểu thức hằng số cân bằng theo nồng độ cân bằng:

Trans -  stilben
Cis -  stilben

24,0 =
0,850-X 

x = 0,816 M

Đáp số: a) [Cis -  stilben] = 0,034M; b) [Trans -  stilben] = 0,816M
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6.6. B ài tập  về tính  độ tan  của m ột chất trong nước

Khi một hỢp chất không tan như Pb(I03)2 được cho vào dung dịch, một phần

chất rắn  sẽ tan  ra. Cân bằng đạt được khi nồng độ và IO3 đủ để thỏa mãn độ 

tan  sản phẩm đổi vối PbíIOs).?. ở  điềm cân bằng, dung dịch bị bão hòa bởi 

Pb(I0 ;^2- Làm thế nào để xác định được nồng độ của và IO3 và độ tan của

Pb(I03)2 trong dung dịch bão hòa khi cho Pb(I03)2 vào nưóc cất.

Để tiến hành giải bài toán này ta viết phản ứng cân bằng:

Pb(I03)2Í^Pb2-^ + 2I03 (2.17)

Và hằng số cân bằng của nó

K,p =[Pb-"][I03]- = 2 ,5 x10-'3 (2.18)

Khi cân bằng được thiết lập, hai ion IO3 được tạo ra tương ứng vói mỗi ion 

Nếu chúng ta giả định nồng độ mol của ỏ điểm cân bằng là X thì nồng độ 

của IO3 là 2x.

Pblọ -  Pb2" + 2 IO3

Nồng độ ban đầu Chất rắn 0 0

Thay đổi về nồng độ Chất rán +x +2x

Nồng độ cân bằng Chất rắn 0 + x = x 0 + 2x = 2x

Thê nồng độ cân bằng vào phương trình (2.18)

(x)(2x)“ = 2,0 x 10“^̂

4x  ̂=2,5x10“^̂  

x = 3,97x10"^

Do đó nồng độ cân bằng của và IO3 là 

[Pb2^] = x = 4,0x10'^ M  

[I“] = 2x = 7,9x10“  ̂ M

Vì một mol Pb(I0 .3)2 chứa một mol độ tan của Pb(IO,3)2 bằng nồng độ của
Pb̂ ;̂ theo âó độ tan của Pb(I0;Ị)2 là 4,0 X 1 0 '’ M.
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6.7. Bài tập tính  độ tan  của m ột chất trong dung d ịch  có ion  cù n g  tên

Trường hỢp trên là tính toán độ tan của Pb(I0 3 ) 2  trực tiêp trong nưóc cất và 

chất rắn là nguồn duy nhất cung cấp và IO3 cho dung dịch. Độ tan  của 

PbCIOs)., sẽ bị ảnh hưởng như thế nào nếu chúng ta thêm nó vào dung dịch 

Pb(N03)2 0 , 1 M?

Thiết lập bảng theo dõi nồng độ của Pb '̂  ̂và IO3 trong hệ thông.

Pbl2 ^  + 2 IO3

Nồng độ ban đầu Chất rắn 0,10 0

Thay đổi về nồng độ Chất rắn +x +2 x

Nồng độ cân bằng Chất rắn 0 ,1 0 + x 0 + 2x = 2x

Thế nồng độ cân bằng vào biểu thức độ tan sản phẩm của phướng trình (2.18) 

(0 ,1 0 + x)(2x)2 = 2 ,5 x 1 0 ’ ^  ̂ (2.19)

hay 4x^+0,40x^ =2,5x10"^^

Chúng ta sẽ vận dụng hiểu biết về hoá học để đơn giản hoá phương trình. Từ 
nguyên lý Le Chatelier, đoán rằng nồng độ lớn ban đầu sẽ làm giảm độ tan 
của Pb(I03)2- Trong trường hỢp này có thể suy đoán nồng độ cân bằng của sẽ 
rấ t gần với nồng độ ban đầu của nó; theo đó sự ưóc tính sau đây về nồng độ cân 
bằng của Pb̂ '̂  là hỢp lý

[Pb^^] = 0,10 + x«  0,10 M

thê vào phương trình (2.19)

(0,10)(2x)2 =2,5x10'^^ ^  0,4x^ =2,5x10“^̂

và giải thu đưỢc X là

x = 7,91x10"^

Trưốc khi chấp nhận nghiệm này, hãy kiểm tra  để xem sự ước lượng có hỢp lý 
không. Trong trường hỢp này ưóc lượng 0,1 + X = 0,1 dường như hỢp lý vì sự khác

nhau giữa hai giá trị có thể bỏ qua. Do đó nồng độ cân bằng của và IO3 là

[Pb^+] = 0,10 + x ^ 0,10 M

r ]  = 2x = 1,6 x 10 -6
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Độ tan của Pb(IO-i)'> bằng sự bổ sung của trong dung dịch hay 7,9 X10  ̂mol/1. 
Đúng như suy đoán, độ tan của Pb(I03 ).> bị giảm trong dung dịch có chứa một 
trong những ion của nó. Điều này được gọi là hiệu ứng ion chung.

7. KẾT LUẬN

Chương này đã trình bàv các loại phản ứng, khái niệm về sự cân bằng hoá học, 
hằng số cân bằng, hoạt độ, nồng độ để mở rộng hiểu biết về cân bằng hoá học. Từ 
chương này học viên sẽ có thể hiếu một cách tổng quát cân bằng hoá học của các 
phướng pháp sử dụng trong hoá học phân tích để vận dụng trong tính toán.

TỪ KHOÁ

Phản ứng hoá học Nồng độ
Cân bằng hoá học Hệ sô' hoạt độ
Hằng số cân bằng Hằng sô' phân ly
Hoạt độ Hằng sô" bền

CÂU HỎI LƯỢNG GIÁ

1. Nêu định nghĩa phản ứng hoá học và trình bày các loại phản ứng hoá học?
2. Thế nào là cân bằng hoá học? Cân bằng vật lý? Nêu thí dụ cụ thể và 

giải thích.

3. Tại sao người ta cho rằng cân bằng hoá học là cân bằng động?

4. Nồng độ là gì? Hoạt độ là gì? Trong trường hỢp nào 2 đại lượng này 
giống nhau?

5. Nêu ý nghĩa của hệ sô" hoạt độ.
6 . Trình bày các công thức tính hằng số cân bằng theo hoạt độ, theo nồng độ.

7. Nêu các yếu tố  ảnh hưởng đến hệ thống cân bằng hoá học.

CÂU HỎI TRẮC NGHIỆM

1. Phản ứng thuận nghịch:

a. có thể xảy ra ở thể khí hoặc lỏng d. chỉ a và c đúng
b. có thể xảy ra ở thể rấn hoặc lỏng e. cả ba câu đều đúng

c. ở nhiệt độ, áp suất nhất định thì thành phần hỗn hỢp ở trạng thái cân bằng
là không đổi
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2. Cách thông thường biểu diễn năng lượng tự do của phản ứng bằng hàm sô"

a. năng lượng tự do Gibb c. biến thiên entropy

b. biến thiên enthalpy d. T student
3. Các yếu tô" ảnh hưởng đến hằng sô" cân bằng của phản ứng là:

a. nồng độ các chất tham gia phản ứng.
b. nhiệt độ, áp suất.
c. dung môi.

d. nồng độ của sản phẩm tạo thành.
e. tấ t cả đều đúng
4. Để xử lý các hằng số cân bằng ta có thể làm theo các cách:

a. đảo ngược phản ứng thì hằng số cân bằng của phản ứng mới sẽ là nghịch 
đảo của phản ứng đầu.

b. cộng hai phản ứng với nhau để tạo ra phản ứng mới thì hằng số  cân bằng 
của phản ứng mới là tích số của hằng sô' cân bằng của các phản ứng ban đầu.

c. Nhân hai phản ứng với nhau thì hằng sô" cân bằng mới sẽ là tổng của các 
hằng sô' cân bằng ban đầu.

d. a và b
5. Cân bằng hoá học là trạng thái.........  mà trong đó chất tham gia phản ứng

và sản phẩm chuyển đổi liên tục cho nhau. Tổíc độ mất đi và xuất hiện của chúng 
bằng nhau.

a. động c. tĩnh e. lỏng
b. đứng yên d. khí

BÀI TẬP

Nếu hằng số cân bằng Kc đối với phản ứng 2N0(k) + Claík) ^  2N0Cl(k) có giá
trị là 6,5 X 10 ở 35°c. Giả sử người ta trộn 2,0 X 10“̂  mol của NO; 8,3 X 10“  ̂mol
của CI2 và 6,8 mol NOCl trong một bình cầu 2 lít thì phản ứng đạt đến cân bằng di 
chuyển theo chiều nào?
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Chương 3 

sử DỤNG THỐNG KÊ 

TRONG PHÂN TÍCH số LIỆU

NỘI DUNG

1. MỞ ĐẦU

Khi tiến hành phép phân tích với một mẫu bất kỳ, qua đó bao giò chúng ta 
cũng có được các kết quả (sô" liệu) từ thực nghiệm. Câu hỏi được đặt ra là: sô' liệu 
thu được có gần với giá trị thực có của mẫu không? Quá trình phân tích có mắc 
phải sai số không? Giá trị thực nằm ở khoảng nào của các sô" liệu thực nghiệm? 
v.v...

Sai sô" trong phân tích là không thể tránh khỏi, tuy nhiên trong quá trình 
phân tích cần khống chế sái số ở mức thấp nhất có thể, có nghĩa là kết quả thu 
đưỢc khi tiến hành một phép phân tích luôn luôn mắc phải sai sô". Giá trị thực của 
mẫu đo là đại lượng không thể xác định, nhưng nếu xác định được các sai số trong 
quá trình phân tích thì có thể ước lượng giá trị thực nằm trong khoảng nào của giá 
trị thực nghiệm. Vì vậy việc xử lí kết quả sau quá trình phân tích là luôn luôn cần 
thực hiện, qua đó đánh giá kết quả thu được đúng và chính xác đến mức độ nào. 
Thông thường cần tiến hành phân tích nhiều lần và áp dụng toán thống kê để 
đánh giá độ tin cậy của số liệu với mức độ xác suất được ấn định trưốc.
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2. MỘT SỐ ĐẠI LƯỢNG ĐẶC TRƯNG TRONG TH ốN G  KỂ •  •  • •

2.1. Giá trị trung bình (Xtb)

n _

x „ = i = ! -  (3.1)
n

Trong đó: n: là tổng số' lần đo; i ; giá trị đo được thứ i (i = 1, 2, 3, , n)
Thí dụ 1: hàm lượng của dung dịch KMn0 4  đưỢc xác định sau 7 lần chuẩn độ: 

3,080; 3,094; 3,107; 3,056; 3,112; 3,174; 3,198 (g/1)

X tb = ^ ^ f ^  = 3.11'7 (s/l)

2.2. Phương sa i s* (VARIANCE)

Mỗi lần đo chúng ta sẽ đưỢc 1 giá trị Xj và giá trị này có thể nhỏ hơn hay lớn 
hơn so với giá trị trung bình Xtb- Hiệu của hai giá trị này có thể là một sô' âm hay 
dương và khi tổng các hiệu lại có thể bằng sô" không. Nếu giá trị tuyệt đối của hiệu 
càng lốn thì sô" bình phương sẽ càng lón và càng cho thấy lệch càng nhiều. Do vậy 
đại lượng phương sai được đề cập

Công thức: = —-------------  (3.2)
( n - 1)

2.3. Độ lệch  chuẩn (sd: Standard deviation)

Độ lệch chuẩn là đại lượng cho biết mức độ dao động giữa các giá trị X so vối 
giá trị trung bình X(b- Đây là đại lượng đặc trưng cho độ phân tán của số liệu (Xj) 
và thể hiện mức độ của sai sô' ngẫu nhiên.

Công thức tính:

SD =
Z (x .-X ,b )^

\ --------------  hoặc SD = .
ì n - 1  V (3.3)

n - 1

SD: độ lệch chuẩn; n: sô' lần thực nghiệm; (n -  1) được gọi là bậc tự do.

2.4. Độ lệch  chuẩn tương đôì (RSD: relative S tan d ard  deviation)

Độ lệch chuẩn tướng đôi là tỉ sô giữa độ lệch chuẩn so vói giá trị trung bình. 
RSD thể hiện giá trị lệch rõ hơn SD vì đưỢc so sánh vối giá trị trung bình x,ịj.
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Công thức tính:

1D  =
X‘‘tb

RSD có thể được tính bằng tỉ lệ phần tràm RSD% hay còn gọi là hệ sô biên 
thiên c v  (Coefficient of Variation):

c v = — 100% (3.5)
^tb

Như vậy, ta có thề tính c v  dựa trên độ lệch chuẩn và ngưỢc lại.

Thí dụ: theo thí dụ 1 , n = 7, X,Ị, =3,117

(3,080-3,117)" =(-0,037)2 =0,00137

(3,198-3,117)" = (+ 0 ,0 8 lf =0,00656 

0,00137 + 0,00053 + 0,00010 + 0,00372 + 0,00003 + 0,00325 + 0,00656 = 0,01556 

SD = =0,051 RSD = ^  = 0,016
7 -1  3,117

RSD% = c v  = X100% = 1,6%
3,117

2.5 Giới hạn tin  cậy và khoảng tin  cậy

Số lần đo n càng lốn thì giá trị X̂I, càng gần với giá trị thực M, nhưng trong 
thực tê ta chỉ thực hiện n lần đo và trong thống kê thì xác suất bắt gặp thường ấn 
định trước là 95%, nên giá trị x,b sẽ nằm trong giói hạn có thể chấp nhận được gọi 
là giới hạn tin cậy.

- Giới han tin  cậy e (Confidence Limit). Hay nói cách khác e là giới hạn hai 
bên của có chứa giá trị M ỏ mức tin cậy 95%.

tSDe được tính theo công thức: e = ± - ^  (3 .6)
vn

Trong đó t được tra  từ bảng Student (3.1). Giá trị t phụ thuộc vào sô' bậc tự do 
k = n -1  và vào mức xác suất được ấn định p. Sô" lần thực nghiệm càng nhỏ xác 
suất p càng lốn thì giá trị t càng cao.
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Bảng 3.1. Bảng giá trị của chuẩn student t

Độ tự do
90%
0,10

95%
0,05

98%
0,02

99%
0,01

1 6,31 12,71 31,82 63,66

2 2,92 4,30 6,96 9,92

3 2,35 3,18 4,54 5,84

4 2,13 2,78 3,75 4,60

5 2,02 2.57 3,36 4,03

6 1,94 2,45 3,14 3,71

7 1,89 2,36 3,00 3,50

8 1,86 2,31 2,90 3,36

9 1,83 2,26 2,82 3,25

10 1,81 2,23 2,76 3,17

12 1,78 2,18 2,68 3,05

14 1,76 2,14 2,62 2,98

16 1,75 2,12 2,58 2,92

18 1.73 2,10 2,55 2,88

20 1.72 2,09 2,53 2,85

30 1.70 2,04 2,46 2,75

50 1,68 2,01 2,40 2,68
X 1,64 1,96 2,33 2,58

Như vậy giá trị x̂ b còn cách giá trị thực M một giới hạn ± e hay còn gọi là 
khoảng  tin  cậy ('Confidence Intervals):

tSD
(3.7)

vn Vn

Thí dụ: với thí dụ 1, giá trị e được tính:

txSD 2,45x0,05
e = = ± ’ r-' -0 ,047 ; e = ± 0,047

vn V7

ưng vối p = 0,95 và n = 7 thì t|j = 2,45 nên hàm lượng KMnO^ nằm trong 
khoảng 3,117 ± 0,047 (g/1) tức giá trị thực M nằm trong giối hạn 3,070 3,164 (g/1).
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3. SAI SỐ TRONG PHÂN TÍCH

Vối rriột mẫu có giá trị thực là M, vì các nguyên nhân khác nhau ta không thê 
xác định đúng giá trị M đó mà chỉ xác định được giá trị trung bình giữa các lần đo 
lặp lại. Thuật ngữ sa ỉ sô âược dùng đề diễn tả mức độ sai lệch của phép đo, nó thê 
hiện độ lệch giữa các giá trị thực nghiệm Xị với nhau, vối giá trị trung bình và với 
giá trị thực của mẫu. Trong phân tích ta chỉ cố' gắng thực hiện sao cho sai sô là 
nhỏ nhất, các giá trị thu được từ  thực nghiệm nằm trong khoảng chấp nhận chứ 
không thểỉoại trừ  được hoàn toàn sai số.

Khi trình bày về kết quả bằng số liệu, các tài liệu có thể đề cập đến 2 loại là 
sai số tuyệt đốì và sai số tương đốì.

3.1. Sai số  tu y ệt đối E

Với M là giá trị thực của mẫu thử cần xác định, X, là giá trị đo được từ thực 
nghiệm:

Giá trị Xjj, thường khác với giá trị thực M của mẫu đo. Khi n ^  OQ

Sai sô* tuyệt đối là hiệu giữa giá trị trung bình và giá trị thực M. Thông

thường không thể xác định được giá trị thực mà chỉ chấp nhận giá trị đáng tin cậy 
nhất trong dãy sô" liệu đó là hay một cách gần đúng là hiệu của giá trị đo được

v à X , , .

M: giá trị thực của mẫu đo s: sai sô" tuyệt đối

Công thức tính sai sô" tuyệt đổì: e =  -  M hay 8 =  X, -  Xị_jj (3.8)

Sai sô" tuyệt đối có thể là sô' âm cũng có thể là sô" dương.

3.2. Sai số  tương đôì s

Sai số tương đối s  là tỉ sô" giữa sai sô" tuyệt đối £ và giá trị thực M hoặc giá trị 
trung bình . Thông thường sai số tương đôi được biểu thị dưới dạng phần trăm.

Công thức tính: s  = — 100% hoặc s  = -^ 1 0 0 %  s  (3.9)
M

Thí dụ: hàm lượng thực của Paracetamol trong viên nén là 500,2 mg; Codein 
là 30 mg. Sau khi tiến hành xác định theo phương pháp sắc ký lỏng hiệu năng cao 
cho thấy hàm lượng Paracetamol là Õ00,9 mg và Codein là 30,7 mg.

• Sai số tuyệt đối khi xác định hai hoạt chất trên là như nhau: + 0,7 mg.
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Sai sô' tương đối thì khác nhau:

Vối Paracetamol: s  = 100% = 0,14% , với Codein s  = = 2,28%
500,2 30

Như vậy saỉ số  tương đối thể hiện rô hơn độ đúng của phương pháp, vối thí dụ 
trên cho thấy phương pháp này xác định hàm lượng Paracetamol đúng hơn hàm 
lượng cùa Codein phosphat.

Khi trình bày về nguyên nhân dẫn đến các kết quả thu đưỢc trong quá trình 
thực nghiệm bị lệch nhau. Các tài liệu thường đề cập đến 3 loại sai sô: sai sô ngẫu 
nhiên, sai sô" hệ thống, sai sô" thô.

3.3. Sai sô* ngẫu nhiên  (random  error)

Sai s ố  ngẫu nhiên hay còn gọi là sa i số  không xác đ ịnh  là sai sô gây nên 
bỏi những nguyên nhân không xác định đưỢc, không biêt trưóc, không cô định, 
thay đổi không theo quy luật nên không thể hiệu chỉnh hay loại trừ mà chỉ có thể 
hạn chế bàng cách tăng sô" lần phân tích và thao tác một cách cẩn thận, đồng thòi 
đánh giá các sô" liệu thực nghiệm bằng toán học thốíng kê.

3.4. Sai số  hệ thông (system atic  error)

Sai số  hệ thống hay còn gọi là sai sô'xác định là sai sô" biết rõ nguyên nhân và 
có thể hiệu chỉnh được. Sai sô" này thường do các nguyên nhân sau:

- Sai số  do m ẫu đo: gây ra khi mẫu phân tích không đại diện. Việc lấy mẫu 
là tập hỢp các thao tác nhằm lấy một lượng mẫu đại diện đủ để tiến hành phân 
tích, đồng thòi việc lấy mẫu cần tuân theo các thủ tục quy định.

- Sai số  do dụng  cụ: dù ít hay nhiều thì tấ t cả các dụng cụ đo lưòng luôn có 
sai số hệ thốhg. Sai số này là do quá trình chê tạo và chuẩn hoá dụng cụ v.v...

Thí dụ: - Các dụng cụ đo lường thông thường như pipet chính xác, buret, bình 
định mức là các dụng cụ dùng để lấy thể tích chính xác nhưng do trong quá trình 
chế tạo hoặc sử dụng không đúng quy định có thể gây ra một sai số'; thể tích của 
một buret 25 ml có sai sô là ±0,03 ml có nghĩa là thể tích thậ t sự của buret là nằm 
trong khoảng [24,97 -  25,03] ml; bình định mức có thề tích là lOOml nhưng nếu 
thực tế chỉ có 99,90 ml thì sai sô' là 99,90 -  100,00 = -  0,10 ml.

Sai sô dụng cụ thường dễ phát hiện và hiệu chỉnh đưỢc bằng cách định kỳ 
chuẩn hoá các dụng cụ trong phòng th í nghiệm.

- Sai sô' do phương pháp  đo: phương pháp đo lường cũng gây ra sai sô" hệ 
thông. Vì vậy, khi áp dụng một phương pháp mới để phân tích luôn luôn phải xây 
dựng và thẩm định quy trình để chứng minh một cách khoa học rằng sai sổ" của
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phương pháp là rấ t thấp và có thể chấp nhận được. Sai sô do phương pháp thường 
khó phát hiện và là nguyên nhân chính gây ra sai sô" hệ thông. Thông thường đê 
phát hiện sai số phương pháp có thể tiến hành theo các cách sau:

- Thực hiện song song mẫu trắng để loại các đáp ứng gây ra do các chất không 
cần phân tích.

- Phân tích mẫu chuẩn đ ể  kiểm tra độ đúng của phương pháp.
- Phân tích cùng một mẫu nhưng bằng phương pháp dự kiến và thực hiện song 

song với ít nhất một phương pháp khác và so sánh hai kết quả.
- Sai số  do người làm công tác phân tích: ngưòi làm công tác phân tích đòi 

hỏi phải có kỹ náng nghề nghiệp và kinh nghiệm phân tích. Sai sô do từng cá nhân 
là điều không tránh khỏi, mỗi cá nhân có một khả năng riêng về quan sát sự thay 
đổi màu của dung dịch; quan sát điểm tương đương trong chuẩn độ; đọc vị trí mực 
nước giữa hai vạch; đọc tín hiệu đo được từ máy móc; hoặc do cẩu thả; do định 
kiến... đều dẫn đến sai số.

Sai số  do cá nhân có thể khắc phục được khi thao tác đúng theo quy định và 
nhiều kiểm nghiệm viên thực hiện trên cùng một mẫu thử.

XÁC ĐỊNH SAI SỐ HỆ THốNG

Bằng cách xác định mẫu chuẩn đã biết hàm lượng, giá trị M coi như biết trưốc, 
Xjj, thu được từ thực nghiệm. Để so sánh sự khác biệt giữa giá trị M và (trong

trường hỢp thẩm định phương pháp mói) thường sử dụng thống kê tính giá trị 

rồi so sánh với tu theo bảng (3.1) căn cứ vào bậc tự do (n -  1) và xác xuất p  (95%). 

Nếu , kết luận không tìm thấy sai sô" hệ thông

Nếu t ^ , kết luận phương pháp có sai sô hệ thông

X tb-M  r-
t t n =  "  Vn (3.10)SD

Thí dụ: giả sử mẫu thử KMnƠ4 trong th í dụ 1 có hàm lượng thật M là 3,110 
mg. Hãy xét xem phương pháp có sai sô' hệ thống không?

3,117-3,110 r  
ttn = --------------------v7  -  0,37860,051

= 0,3786 < tu = 2,45 nên kết luận phương pháp không có sai số hệ thống 
(P = 95%).
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Thí dụ: trước khi phân tích để xác định hàm lượng của NagCOg có trong mẫu 
thử, một sinh viên có ý tưởng kiểm tra lại quy trình phân tích xem có sai sô hệ 
thông hay không bằng cách phân tích một mẫu đã biết hạm lượng M = 98,76%. 
Các kết quả thu đưỢc sau 5 lần thực hiện:

98,71(%) 98,59(%) 98,62(%) 98,44(%) 98,58(%)
QQ _ QQ no.

x,.=  98,59 SD = 0,0973 — /̂5 =3,91 ti, = 2,78
0,0973

Như vậy tỵ = 2,78 < t = 3,91, kết luận phương pháp có sai số  hệ thông 

(P=9õ%).

3.5. Sai số  thô (gross error)

Ngoài ra còn có sai số’ thô là sai số' khi kết quả giữa các lần đo lặp lại khác hẳn 
so với các giá trị trung bình hay giá trị thực của mẫu. Sai sô" thô do nhiều nguyên 
nhân khác nhau: do đọc kết quả đo sai, lấy nhầm quả cân, v.v... Để phát hiện và 
loại trừ sai sô" thô cần phải tiến hành phân tích nhiều lần trên một mẫu đo (n > 6 ) 
và loại đi những giá trị bất thường theo những quy tắc nhất định.

L oại t r ừ  sa i sô" th ô

Thực tế  sau khi tiến hành phân tích thường thu được một dãy các số liệu, đôi 
khi có một vài sô" liệu có giá trị khác hẳn: hoặc cao quá hoặc thấp quá, những sô" 
liệu này được gọi là sai sô" thô hay sô" liệu xấu. Có hai cách để giúp chúng ta kiểm 
tra  xem nên giữ lại hay loại bỏ chúng: dùng chuẩn Dixon và dùng bảng kiểm 
định T.

3.5.1. Phương ph áp  dùng chuẩn Dixon (chuẩn Q)

Sử dụng khi n < 10, gồm các bước như sau:

- Bước 1: s ắ p  x ế p  c á c  sô ' l i ệ u  t h e o  t h ứ  t ự  t ă n g  d ầ n  h o ặ c  g i ả m  d ầ n :  X j ,  X2, X g,..., 

x „  t r o n g  đ ó  X j l à  s ố  l i ệ u  n g h i  n g ờ  l ố n  n h ấ t  ( m a x )  h a y  n h ỏ  n h ấ t  ( m i n ) ,  X2 l à  sô^ l i ệ u  

lân cận của sô liệu nghi ngờ.

- Bước 2: dùng test Q để tính giá trị Qf„: Q|n = — —  (3.11)
Y _  Y'̂ max -̂ min

- Bước 3: so sánh giá trị với Qî : Qị, > thì X j được giữ lại

Q it <  Q in  t h ì  X j b ị  l o ạ i  b ỏ  

Q], đưỢc tra từ bảng (3.2) vói sô lần đo n và xác suất bắt gặp p  thông thường là
95%.
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Bảng 3.2. Bảng kiểm định Q chuẩn DIXON

n
p

0,1 (90%) 0,05 (95%) 0,01 (99%)

3 0,941 0,970 0,994

4 0,765 0,829 0,926

5 0,642 0,710 0,821

6 0,560 0,625 0,740

7 0,507 0,568 0,680

8 0,468 0,526 0,634

9 0,437 0,498 0,598

10 0,412 0,466 0,568

Thí dụ: ta  có dãy sô'liệu sau 17,61 16,86 16,93 16,84 16,95 16,91 
Bước 1: sắp xếp theo thứ tự 16,84 16,86 16,91 16,93 16,95 17,61; ta thấy sô" 

liệu nhỏ nhất là 16,84 (lân cận là 16,86) và sô" liệu lớn nhất là 17,61 (lân cận là 
16,95) thường là hai số liệu đáng nghi ngò.

Bước 2: tửih giá tri ^ 17 ,61-16,95^ ^ 84 -16,86 ^
17,61-16,84 17,61-16,84

Bước 3: tra  bảng (3.2) với n = 6 ; p  = 0,95
Q h  ( =  0 ,6 2 5 )  <  Q ,„  ( =  0 ,8 6 )  n ê n  g i á  t r ị  1 7 ,6 1  b ị  l o ạ i  b ỏ  

Qit (= 0,625) > Q,„ (= 0,03) nên giá trị 16,84 được giữ lại

3.5.2. Phương p h áp  dùng hảng kiểm  định T

Sử diỊng vối n bất kỳ. Sai số thô thường rơi vào các giá trị cực đại hay cực tiểu 
của dãy số liệu, ta tính theo công thức sau:

( x L - X , J_  V max

SD

-p _ ( t̂b ~Xmin) 
SD

(3.12)

(3.13)

Cán cứ vào sô" lần đo n và vào xác suất ấn định trước p, tra T]t theo bảng (3 .3). 
T,t < thì sô' liệu nghi ngờ là sai số' thô bị loại bỏ 
Tu > Ttn thì số’ liệu nghi ngờ là sai sổ” thô được giữ lại
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Bâng 3.3. Glá trị t của bảng kiểm định T với p = 95%

n T„ n T„
3 1,412 11 2,343

4 1,689 12 2.387

5 1,869 13 2,426

6 1,996 14 2,462

7 2,093 15 2,493

8 2,172 16 2,523

9 2,237 17 2,551

10 2,294 18 2,623

Thí dụ: vói dãy số liệu 16,84 16,86 16,91 16,93 16,95 17,61 

Với n = 6 ; 17,02; SD = 0,292; p = 0,95 ta có T,t = 1,996

Với giá tri 17,61: =2,02
0,292

Vối giá tri 16,84: = 0,61
^ 0,292

Tjt (= 1,996) < Tj„ (= 2,02) nên giá trị 17,61 bị loại bỏ.
Tjt (= 1,996) > Tj„ (= 0,61) nên giá trị 16,84 được giữ lại.

4. TÓM TẮT CÁC BƯỚC TlẾN HÀNH KHI x ử  LÝ s ố  LIỆU

Bước 1: sắp xếp dãy sô' liệu thu được theo thứ tự tăng hoặc giảm dần. 
Bước 2: loại các giá trị không phù hỢp, loại sai sô" thô.
Bước 3: tính giá trị Xjj,; độ lệch chuẩn SD, RSD%, xét sai sô' hệ thống. 
Bước 4: xác định giói hạn tin cậy e và khoảng tin cậy.
Bước 5: báo cáo kết quả.
Thí dụ: theo số liệu của thí dụ 1, các bưổc tiến hành như sau:

Bước 1: 3,056; 3,080; 3,094; 3,107; 3,112; 3,174; 3,198 (g/1).
Bước 2: loại sai số thô theo chuẩn Q hoặc T: không loại bỏ giá trị nào. 
Bưóc 3: = 3,117; SD = 0,05; RSD = 1,63%

Xtb-M
SD -  0,3786 < t,t = 2,45: không có sai sô' hệ thống.

Bưốc 4: ứng vói p = 95% và n = 7 t„ = 2,45 tính e = ± 0,047.
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Bước 5 : hàm lượng KMnƠ4 trong khoảng 3,117 ± 0,047 (g/1) vói độ tin cậy 
p  = 95%.

5. SO SÁNH CÁC DÃY s ố  LIỆU

Kết quả thu đưỢc từ đo lưòng thực nghiệm thưòng mắc phải các sai sô" hoặc 
ngẫu nhiên hoặc hệ thống. Giá trị trung bình X thưòng chỉ sát gần vói giá trị thực 
M, giá trị này lại nằm trong khoảng tin cậy nào đó với xác suất bắt gặp mong 
muốn.

Việc so sánh giữa các dãy số liệu được thực hiện nhờ các bảng chuẩn để xem 
các dãy số liệu này là đồng nhất hay khác nhau có ý nghĩa giúp cho việc so sánh 
giữa các phương pháp, giữa các người phân tích và giữa các lô sản xuất.

Các vấn đề thường gặp trong thực nghiệm là :
- Có hai giá trị trung bình và X„B thu được từ 2 dãy đo độc lập nhau, một 

dãy có kết quả, dãy kia có iib kết quả. Hai giá trị trung bình sai khác không 
nhiều. Phải kết luận sai khác này có đáng kể không?

- Có một giá trị phân tích X của sản phẩm đã được biết trước qua nhiều lần 
làm thực nghiệm. Ngưòi thực hiện phân tích lặp lại phương pháp và cần so sánh 
kết quả đo được X, với giá trị đã biết trưốc X xem khác nhau có ý nghĩa hay không?

- Có một lô thuốc được thực hiện định lượng vối 2 phương pháp khác nhau và 
cho 2 dãy kết quả khác nhau. Các nhà phân tích cần phải so sánh kết quả đo đưỢc 
trên cùng mẫu bàng 2 phương pháp khác nhau xem có khác nhau hay không?

- Trong trường hỢp so sánh hai dãy kết quả;
Sử  dụng thử nghiệm F  (F-test) để kiểm tra độ chính xác hay độ lặp lại của hai 

dãy kết quả xem có đồng nhất hay không.

Sử  dụng thử nghiệm t ( t-test) để so sánh hai giá trị trung bình xem sự khác 
nhau giữa hai giá trị này có ý nghĩa hay không.

5.1. So sánh hai phương sai

Sử dụng chuẩn F để so sánh độ chính xác (độ lặp lại) của hai dãy thí nghiệm A 
và B với n^, Hb là số lần thực hiện của A và B. Phương sai tương ứng và s ị .

Quy ưóc > s |  :

tn C.2 (3.14)
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So sánh Ft„ vố? Fjtđược tra  từ bảng (3.4). Fit phụ thuộc vào bậc tự do của hai thí 
nghiệm A, B và phụ thuộc vào mức xác suất cho trước thông thường là p  = 95%.

Bảng 3.4. Giá trị F của chuẩn F (P = 95%)

v̂ /v? 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 15 20

1
2
ỉ
4
5
6
7
8
9
10 

1t 
12
13
14
15
16
17
18
19
20

647.8 799.5 864.2 899.6 921.8 937.1 948.2 956.7 963.3 968.6 984.9 993.1 1018
38.51 39.00 39.17 39.25 39.30 39.33 39.36 39 37 39.39 Ỉ9.40 39.43 39.45 39.498
17.44 16.04 15.44 15.10 14.88 14.73 14.62 14 54 1447 14.42 14.25 14.17 13,902
1222 10 65 9 979 9 605 9 364 9.197 9 074 8.980 8.905 8.844 8.657 8.560 8.257
10.01 8.434 7.764 7.388 7.146 6.978 6.853 6.757 6.681 6.619 6.428 6.329 6.015
8.813 7260 6.599 6.227 5.988 5.820 5.695 5.600 5.523 5.461 5.269 5.168 4.849
8.073 6.542 S.890 S.523 5.285 5.119 4.995 4.899 4.823 4.761 4.568 4.467 4.142
7.571 6.059 5.416 5.053 4.817 4.652 4.529 4.433 4.357 4.295 4.101 Ỉ.999 3.670
7209 5 715 5 078 4 718 4 484 4 320 4 197 4 102 4.026 3.964 3.769 3.667 3.333
6.937 5456 4,826 4 468 4.236 4 072 3.950 3.855 3.779 3.717 3.522 Ị.419 3,080
6.724 5256 4.630 4.275 4.044 3.881 3.759 3.664 3.588 3.526 3.330 3.226 2.883
6.544 5.096 4.474 4.121 3.891 3.728 3.507 3.512 3.436 3.374 3.177 3.073 2.725
a414 4.%5 4.347 3.996 3.767 3.604 3.483 3.388 3.312 3.250 3.053 2.948 2.596
6298 4̂ 57 4.242 3.892 3.663 3.501 3.380 3.285 3.209 3.147 2.949 2.844 2.487
6200 4.765 4.153 3.804 3.576 3.415 3.293 3.199 3.123 3.060 2.862 2.756 Z395
6.115 4.687 4.077 3.729 3.502 3.341 3.219 3.125 3.049 2.986 2.788 2.681 2.316
6 042 4.619 4 011 3.665 3.438 3.277 3.156 3.061 2.985 2.922 2.723 2.616 2.247
5.978 4.560 3.954 3.608 3.382 3.221 3.100 3.005 2.929 2.866 2.667 2.559 2.187
5.922 4.508 3.903 3.559 3.333 3.172 3.051 2.956 2.880 2.817 2.617 2.509 2.133
5.871 4.461 3.859 3.515 3.289 3.128 3.007 2.913 2.837 2.774 2.573 2.464 2.085
5.024 3.689 3.116 2.786 2.567 2.408 2.288 2.192 2.114 2.048 1.833 1.708 1.000

Bậc tự do của A: -1; bậc tự do của B: ng -  1
Nếu F,t > F(„: không có sự khác biệt về độ lặp lại của A và B.
Nếu Fjj < Fj„: độ lặp lại của hai thí nghiệm A và B khác nhau.

A

Thí dụ: kết quả 7 lần phân tích hàm lượng aspirin bằng phương pháp A có 
= 0,00259. Theo 6 lần phân tích bằng phương pháp B là = 0,00138. Hãy xét 

xem độ chính xác của hai phưdng pháp có giống nhau không?

0,00138

Do F,t = 6,978 > Ft„ = 1,88 : độ chính xác của hai phương pháp là như nhau 
(P = 95%).

5.2. So sánh hai số  trung bình

Trong phần sai sô' hệ thông chúng ta đã biết kết quả phân tích bị ảnh hưởng 
chính bởi ba nguyên nhân chính: do mẫu, do phương pháp, do kiểm nghiệm viên. 
Thực hiện những cặp thí nghiệm song song để tìm ra nguyên nhân gây sai số
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trong đó chỉ một yếu tô thay đổi. Thí dụ như cùng thực hiện song song hai phương 
pháp khác nhau trên cùng một mẫu thử, cùng một kiểm nghiệm viên rồi so sánh 
có hay không có sự khác biệt giừa hai giá trị trung bình của hai phương pháp này. 
Tương tự như vậy so sánh hai giá trị trung bình của hai kiểm nghiệm viên hoặc 
của hai mẫu đo...

Sử dụng phép thử t (t -  test) đề thực hiện công việc này như sau:

Kết quả phân tích bằng phương pháp A có: ; SD^ ; s | ; (số lần thực

hiện của A).

Kết quả phân tích bằng phương pháp B có; ỉ ỉ 
hiện của B).

Bước 1: so sánh hai phương sai và Sg (phép thử F; F — test)

Bước 2: có hai trường hđp

Trường hợp 1: phương sai và Sg không khác nhau, được tính:

|XtbA-X,bB|
S chungV (ĩ^nI)+Õ 7^ttn = (3.15)

\hung V
(^A

riĵ  + n 3 - 2
(3.16)

được tra từ bảng (3.1) với độ tự do (n^ + n g  -2 ) , p = 95%. 

Trường hỢp 2: phương sai s \  và s |  khác nhau, được tính:

ttn = ĩ̂bA ~ ̂ tbB

Ậ ^A  ^^a) + (Sb /n g j
(3.17)

được tra từ bảng (3.1) với p  = 95% và độ tự do V được tính theo công 

thức sau;

V =
(SẨ^n^) s |  / ng j

2

+ ỊSg / hr ) / ( ^ 6 + 1)
-2 (3.18)

Độ tự do luôn là số nguyên nên giá trị V tính được từ công thức (3.18) có giá 
trị gần số nguyên kế cận nhất. Thí dụ: v= 5,4 thì độ tự do là 5; v= 5,9 độ tự do 
là 6 .

Bước 3: kết luận có hay không có sự khác nhau của hai phương pháp đo.
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Cho dù được tính theo công thức (3.15) hay (3.17):

tj tj|, kêt luận hai phương pháp cho kết quả không khác nhau.

Nếu > tu kết luận hai phương pháp cho kết quả khác nhau.

Thi dụ: hàm lượng của dung dịch KMnO^ được xác định bằng hai phương pháp 
A và B, kết quả:

A: 3,080; 3,094; 3,107; 3,056; 3,112; 3,174; 3,198 (g/1)

B: 3,052; 3,141; 3,083; 3,083; 3,048 (g/1)

So sánh hai phương sai và Sg (chuẩn F) không khác nhau.

Tính S^u^theo công thức (3.16):

^chung V
(7 - 1)(0,00259) + (5 - 1)(0,00138)

(7 + 5 -2 )
= 0,0459

3,117-3,081
= 1,34

0,0459V(l/7) + ( l/5 )

tjj được tra  từ bảng (3.1), độ tự do n = (7 + 5 -  2) = 10; t(.ĵ  = 1,34 < = 2,23
nên kết luận hai phương pháp A và B cho kết quả không khác nhau (P = 95%).

Thí dụ: hàm lượng của NagCOg (%kl/kl) được hai kiểm nghiệm viên c  và D 
chuẩn độ bằng phương pháp acid-base cho lần lượt kết quả như sau:

c D
86,82 81,01
87,04 86,15
86,93 81,73
97,01 83,19
86,20 80,27
87,00 83,94

x,bc = 86,83% X„D = 82,71%
Sc = 0,32 Sd = 2,16

So sánh hai phương sai của c  và D: = ^  = — = 45,6
(0,32)=̂

Do F,„ = 45,6 > Fn = 7,15 nên hai phương sai c  và D khác nhau.

86 83 ~ 82 71
được tính theo công thức (3.17): =

^[(0,32)2/6]+ [(2,16)2/6'
-  = 4,62
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Độ tự do V:
i2

V =
(0,32)^/6+ (2,16)“ /6

- 2  = 5,3 « 5
[ ( 0 , 3 2 “ /  6Ý  /  ( 6  + 1 ) ]  +  [ (2 ,1 6 '^  /  6 )^  /  ( 6  + 1 ) ]

Do 4,62 > tjj = 2,57, nên kết luận kết quả phân tích của c  và D khác 

nhau (P= 95%).

6. CHỬSỐ CÓ NGHĨA

Số liệu thu đuỢc từ thực nghiệm có thể là số” đo trực tiếp khi đọc trên thang đo 
của các dụng cụ đo lưòng hoặc số đo gián tiếp là sô' đo tính đưỢc từ một hoặc vài sô" 
đo trực tiếp thông qua công thức toán học.

Các sô* liệu này phải được thề hiện sao cho người đọc hiểu đưỢc mức độ chính 
xác của chiing, vì vậy khi ghi kết quả phải tuân theo quy tắc về chữ sô" có nghĩa.

6.1. Chữ số  có ngh ĩa  (CSCN) trong số  đo trực tiếp

Một sô đo trực tiếp có thể có nhiều CSCN tin cậy (chữ sô chắc chắn) nhưng duy 
nhất chỉ có một CSCN không tin cậy (chữ số nghi ngờ) đứng ở sau cùng kể từ  trái 
sang phải. CSCN phản ánh mức độ chính xác của dụng cụ đo lường.

TTií dụ:
- Trên thang đo của buret có thê tích là 25ml, vạch chia độ nhỏ nhất là 0,lml. 

Giả sử thể tích tại điểm tương đương khi chuẩn độ là V = 18,75 ml, như vậy có 4 
chữ số có nghĩa là 1; 8 ; 7 và 5. Trong đó 1; 8 ; 7 là các chữ sô" qhắc chắn và chữ sô" 5 
là chữ số nghi ngờ hay còn gọi là chữ số không tin cậy. Chữ sô" 5 còn tùy thuộc vào 
khả năng ưóc lượng của người quan sát: có thể đọc là 2 hoặc 4 hoặc 7 v.v... 9.

- Khi cân trên cân phân tích có độ nhạy là ±0,1 mg, kết quả đọc được là 1,2326 g, 
như vậy có 5 chữ số có nghĩa trong đó chữ sô" 6 CUỐI cùng là chữ sô" nghi ngờ.

- Số lượng CSCN của một số đo được tính từ chữ số đầu tiên khác “0” kể từ  trái 
sang phải. Mọi chữ sô' “0” sau CSCN đầu tiên bất kể ở vị trí nào đều là CSCN. Hay 
nói cách khác, chữ số “0” đứng trưốc chữ số “khác 0” đầu tiên của một số đo không 
phải là CSCN. Chữ số “0” đứng giữa hai chữ số “khác 0” hoặc đứng sau cùng đều là 
CSCN.

Thí dụ: V = 18,75 m l; có 4 CSCN, “5” là CSCN không tin cậy.
M = 0,0020  g : có 2 CSCN, “0” là CSCN không tin cậy. 
M = 5,06 g : có 3 CSCN, “6” là CSCN không tin cậy. 
M = 0,15 (M/1): có 2 CSCN, “5” là CSCN không tin cậy.
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Khi muôn chuyển đổi đơn vị đo lưòng để thuận lợi cho việc tính toán kêt quả 
đo cuổl cùng, sô' lượng CSCN của sô" đo phải được giữ nguyên.

Thi dụ: chuyền 0,28 g ra đơn vị mg. Ta thấy 0,28 g có 2 CSCN nên không thê 
chuyển thành 280 mg (3 CSCN) mà phải là 0,28.10^ mg hoặc bằng 2 ,8 .10^mg.

6.2. Chữ sô* có nghĩa trong số  đo gián tiếp

Như đã định nghĩa, sô" đo gián tiếp là sô đo tính đưỢc từ các sô đo trực tiêp 
thông qua một hoặc vài biểu thức toán học nào đó. Sai sô của sô đo trực tiêp có ảnh 
hưởng đến kết quả của sô' đo gián tiếp nên số̂  đo gián tiếp cũng phải được ghi chép 
theo nguyên tắc của CSCN.

- Đỗi với phép cộng và trừ: CSCN của kết quả cuối có cùng sô chữ sô ỏ bên phải 
của dấu thập phân có số CSCN ít nhất.

Thí dụ: tính phân tử lượng của phân tử BaƠ2 vói Ba = 137,34; o  = 15,9994 

137,34 + 15,9994 + 15,9994 = 169,3388 được làm tròn =í> 169,34

- Đối với phép nhân và chia: sô' lượng CSCN của kết quả cuối cùng bằng số 
lượng CSCN của sô' đo có CSCN ít nhất.

Thí dụ: - lấy chính xác 10,00 ml dung dịch acid hydroclorid chưa biết nồng độ 
đem chuẩn độ bằng dung dịch chuẩn độ natri hydroxid 0,09876 M. Thể tích NaOH 
cần dùng là 9,58 ml. Tính Mhci-

Mun = ^ 0,094612 đươc làm tròn => 0,0946 M
10,00

- Đối với kết quả phải tính toán qua nhiều bước: thì chỉ được làm tròn kết quả 
cuối cùng mà không làm tròn các bước trung gian.

Thí dụ: - pha dung dịch chuẩn HCl có nồng độ xấp xỉ 0,1N dùng để chuẩn độ 
dung dịch NH4OH cần có các bước như sau: pha dung dịch chuẩn HCl có nồng độ 
xấp xỉ 0,1 N, sau đó dùng dung dịch gốc Na2B4Ơ7 0,1N để xác định lại nồng độ 
HCl. Lấy chúih xác lOml dung dịch Na2B4Ơ7 đem chuẩn độ bằng dung dịch chuẩn 
độ HCl trên vối chỉ thị Helianthin đến khi màu chuyển từ vàng sang đỏ cam. 
Thể tích HCl cần dùng là 9,75 ml, nồng độ chính xác của dung dịch acid đưỢc tính 
như sau:

N h c i  = ^ ^ ^ ^ - ^  =  0 , 1 0 2 5 6  
9,75

Dùng acid HCl này đế định lượng dung dịch NH4OH chưa biêt nồng độ: lấy 
chính xác 10 ml NH.|OH và vài giọt chỉ thị Tashri, nhỏ HCl đên khi màu chuyển từ
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xanh lá sang tím. Thể tích HCl cần dùng là 9,8 ml, nồng độ dung dịch NH4OH 
được tính như sau:

=M ^L2 ì1 2 ^ x17,032 = 1,711866 được làm tròn thành 1,7 (g/1)

6.3. Cách làm  tròn  số  đo gián  tiếp

Cách làm tròn số phải tuân theo quy tắc chữ số có nghĩa. Cách thức làm tròn 
CSCN cuôl cùng của phép tính tùy thuộc vào giá trị của “chữ sô nghi ngò” đứng 
sau nó.

- CSCN sau cùng của số đo gián tiếp được tăng một đơn vị nếu đứng sau nó là 
“chữ số nghi ngò” lớn hơn “5”; nếu nhỏ hdn “5” thì vẫn giữ nguyên.

Thí dụ: 71,56 làm tròn thành 71,6
71,54 làm tròn thành 71,5

- Khi “chữ soi" nghi ngờ” này bằng *‘5” thì CSCN sau cùng của sô' đo gián tiếp 
được táng một đơn vị nếu nó là một chữ số “lẻ”; nếu nó là một chữ sô" “chẵn” (kể cả 
số “ơo thì vẫn giữ nguyên.

Thí dụ: 71,55 làm tròn thành 71,6
71,05 làm tròn thành 71,0
71,25 làm tròn thành 71,2

TỪ KHOÁ

• Síii số hệ thống, ngẫu nhiên •  Sai số tương đối, sai số tuyệt đối

•  Sai sô' thô • Độ lệch chuẩn, độ lệch chuẩn tương đối

•  Giá trị trung bình • Giới hạn tin cậy, khoảng tin cậy

CÂU HỎI LƯỢNG GIÁ

1. Giải thích sự khác nhau giữa: sai sô' hệ thống và sai sô" ngẫu nhiên; sai sô" 
tuyệt đối và sai sô' tương đốì.

2. Trình bày các khái niệm và công thức tính các đại lượng trong toán thông 
kê: giá trị trung bình, độ lệch chuẩn, giói hạn tin cậy và khoảng tin cậy v.v...

3. Nêu các bưốc xử lí kết quả phân tích; ứng dụng vào bài tập sau:

Sau 6 lần xác định hàm lượng (mg) của một hoạt chất trong chế phẩm thu 
được kết quả như sau: 116,0 ; 97,9 ; 114,2 ; 100,6 ; 108,3 ; 104,5. Hàm lượng thực
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cùa mẫu phân tích nằm trong giói hạn nào? Giả sử hàm lượng thực của mẫu 
M = 100,0; hãy tìm xem phương pháp có sai sô' hệ thông hay không?

CÂU HỎI TRẮC NGHIỆM

1. Khi tiến hành phân tích 1 mẫu bất kỳ thường mắc phải các loại sai sô':

a. Sai số hệ thông d. cả  a, b, c đều đúng

b. Sai sô' ngẫu nhiên e. Chỉ b, c đúng

c. Sai sô' thô

2 . Sai sô" do phương pháp đo dẫn đến:

a. Sai scT thô d. Sai sô tuyệt đôi

b. Sai số ngẫu nhiên e. Sai sô' tương đối

c. Sai sô' hệ thống

3. Một kiểm nghiệm viên đọc nhầm thể tích tại điểm tương đuơng khi định 
lượng, vậy trong phần tính toán kết quả người này mắc phải:

a. Sai sô' tương đốì d. Sai sô" hệ thống

b. Sai sô" tuyệt đốì e. Không câu nào đúng

c. Sai số thô

4. Loại sai sô" nào có thể hiệu chỉnh và loại trừ khi tiến hành phân tích mẫu?

a. Sai số thô d. Sai sô' tuyệt đối

b. Sai số ngẫu nhiên e. Sai sô" tương đốì

c. Sai số hệ thống

5. Loại sai số' nào thể hiện độ đúng của phương pháp phân tích?

a. Sai số thô d. Sai sô' hệ thốhg

b. Sai số ngẫu nhiên e. Câu b và d đúng

c. Sai số tuyệt đối

6 . Loại sai sô" nào thể hiện độ chính xác của phương pháp phân tích?

a. Sai số thô d. Sai sô" hệ thốhg

b. Sai số ngẫu nhiên e. Sai sô' tương đối

c. Sai số tuyệt đối
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7. Loại trừ  sai số thô bằng cách:
a. Tra bảng Student để tìm T(n và Tjt d. Câu a và c đúng
b. Dùng phương pháp chuẩn Dixon (test Q) e. Câu b và c đúng

c. Dùng phương pháp kiểm định T (test T)
8 . Chữ sô có nghĩa (CSCN) trong sô đo trực tiếp bao gồm:

a. Nhiều chữ số tin  cậy và nhiều chữ sô nghi d. Câu a và c đúng
ngò

b. Chỉ có chữ số  tin  cậy e. Không câu nào đúng

c. Nhiều chữ số  tin cậy và duy nhất một chữ 
số  nghi ngờ

9. Kết quả định lưỢng sau cùng là M = 0,0020 g, số đo này bao gồm ... chữ sô' 
có nghĩa:

a. 5 chữ sô" có nghĩa d. 1 chữ sô' có nghĩa
b. 4 chữ sô' có nghĩa e. Không câu nào đúng
c. 2 chữ sô" có nghĩa
10. Kết quả định lượng sau cùng là M = 0,0025 g, chữ sô' 5 là chữ sô':

a. Chữ sô" có nghĩa tin cậy c. Câu a và b đều đúng
b. Chữ số có nghĩa không tin cậy d. Không câu nào đúng

61

https://nhathuocngocanh.com/



PHÂN TÍCH KHỐI LƯỢNG VÀ PHÂN TÍCH THẩ TÍCH_____ _____ _____________ __________ ■ ----------------

Phần II

Chương 4  

NỒNG ĐỘ DUNG DỊCH

NỘI DUNG

1. MỞ ĐẦU

Dung dịch là một hệ đồng thể gồm hai hay nhiều cấu tử (phân tử hay ion). Một 
dung dịch bất kỳ đều gồm chất tan và dung môi. Thành phần của chất tan  trong 
dung dịch được biễu diễn bằng nồng độ.

Nồng độ là một đặc tính định lượng cơ bản của dung dịch.
Người ta biểu thị nồng độ của dung dịch bằng lượng chất tan  được hoà tan 

trong một lượng xác định dung dịch hay dung môi.

2. CÁC CÁCH BIỂU THỊ N ồN G  ĐỘ

2.1. N ồng độ phần trăm  (nồng độ bách phân)

2.1.1. Nồng độ phần trăm  theo khối lượng: C%(kH kl)

Biểu thị bằng số gam chất tan có trong 100 gam dung dịch 
Ký hiệu: c% (kl/kl)
Công thức

c% (kl / kl) = —  X 100 = X 100
mi v.d (4.1)

m: khối lượng của chất tan (gam).
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mj: khoi lượng của dung dịch (gam).

V: thể tích dung dịch (ml), 
d: khối lưỢng riêng của dling dịch.
Thí dụ: Dung dịch amoniac 25% (kl/kl) có nghĩa là trong lOOg dung dịch có 

chứa 25g amoniac

Từ công thức (4.1), suy ra lưỢng chất tan cần thiết

^  c r .  X m, ^ c% X v .d  2)
100 100

• Trường hỢp pha một dung dịch trong đó hoà tan m gam chất tan vào b gam 
dung môi thì nồng độ phần trăm của dung dịch là:

c% (kưkl) = — X 100 (4.3)
m + b

Thí dụ 1: Tính nồng độ phần tràm c% (kl/kl) của dung dịch natri carbonat nếu 
cân 25 g Na2CƠ3 pha trong 250 ml nưóc 

Giải:
Trong bài toán này,

m: khối lượng chất tan = 25 g
b: khối lượng dung môi = v.d = 250 X  1 = 250 (g)

m + b: khôi lượng dung dịch = 25 g + 250 (g)
Nồng độ phần trăm của natri cacbonat:

c% (kl/kl) = ---- — ----X 100 = 9,09%
25+250

Thí dụ 2: Alizarin được dùng làm thuốc thử. Khi pha người ta hoà tan 0,25 g 
trong 100 ml nưốc, như vậy nồng độ phần trăm c%(kl/kl) của alizarin sẽ là:

c%  (kl/kl) = —  X 10 0  = 2,49%
0,25+ 100

Trong hoá phân tích, nồng độ phần trăm được coi là gần đúng, hoá chất được 
cân trên cân kỹ thuật.

2.1.2. Nồng độ phần  trăm  khối lượng theo th ế  tích: C%(kH tt)

Biểu thị sô' gam chất tan trong 100 ml dung dịch 
Ký hiệu: c% (kl/tt)
Công thức
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C% (kl/tt) = y x lO O  (4-4)

Khôi lượng chất tan được tính

^  ™ __ c%  X V (A ỊT)=> m = — (4.5) 
100

Thí dụ 1: Khi pha một dung dịch glucose ưu trương, nêu sử dụng 200 g 
glucose pha thành 1000 ml, nồng độ dung dịch glucose tính theo nồng độ phần 
trăm:

C % (kl/tt) = - ^ x l O O  
"  ^  1000

c% (kl/tt) = 20

Thí dụ 2: Để pha 1 lít dung dịch tiêm truyền NaCl 0,9%, lượng NaCl được tính 
theo công thức:

C % xVm =

m =

100
0,9% X1000

100 
m = 9g N aC l

2.1.3. Nồng độ phần trăm theo th ể  tích: c% (tt! tt)

Biểu thị sô" mililít (ml) chất tan có trong 100 ml dung dịch
Ký hiệu: c% (tt/tt)

Công thức c% (tt/tt) = ^  X100 (4.6)
n

V: thể tích của chất tan.

Vị : thể tích của dung dịch.

Thí dụ: Ngưòi ta lấy 960 ml ethanol tuyệt đôi pha thành 1000 ml dung dịch. 
Như vậy nồng độ của dung dịch cồn là:

c% (tt/tt) = X 100 
1000 

c% (tt/tt) = 96

3. NỒNG ĐỘ PHÂN TỬ (N ồN G  ĐỘ MOL) Cm

Biểu thị sô" mol của chất tan có trong 1 lít (1000 ml) dung dịch
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Ký hiệu: C\1 

Công thức

X 1000 (4.7)

1000

m: khối lượng của chất tan (gam)
M: khôi lượng mol (khôi lượng phân tử) của chất tan.

V: thề tích của dung dịch cần pha.
Số̂  mol của dung dịch được tính:

số mol = — (4.9)
M

Thí dụ 1: Tính nồng độ mol của dung dịch H9SO4, biết rằng để pha một dung 
dịch có thế tích là 500 ml, lượng H-.S04  đậm đặc cần dùng là 49 gam. Khô'i lượng
m ol của H0SO4 (M = 98 g)

G iải
49

C m  í h  s o  > =  ---------— --------- X 1 0 0 0  =  1M (HọSO,* gg ^ 5QQ

Thí dụ 2: Nước biển tiêu chuẩn chứa 2,7 g muối NaCl trong mỗi 100 ml dung 
dịch. Xác định nồng độ mol của NaCl trong nước biển.

Giải:

Khối lượng NaCl: m = 2,7 (g)
Khối lượng mol của NaCl M = Õ8,5 g 
Thể tích của dung dịch V = 100 ml

C m  NaCi = - „ 5 ^ . „ „ x 1 0 0 0  =  0 ,4 6  
5 8 , õ  X 1 0 0

Một dung dịch chứa một phân tử gam chất tan trong một lít dung dịch được 
gọi là dung  d ịch  p h â n  tử. Từ dung dịch phân tử được lấy làm đớn vị, ngưòi ta so 
sánh dung dịch đậm đặc hơn: 2M, 3M... hay dung dịch loãng hdn: 0,1M (decimol),
0,01M (centimol), 0,001M (milimol)...

3.1. N ồng độ đương lượng

Cách biểu thị nồng độ đương lượng do nhà hoá học người Đức Karl Friedrich 
Mohr phát biểu mục đích để đơn giản hoá các phép tính.

S-HOÀ PT TI 0 5
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Cách biểu thị nồng độ này dựa trên khái niệm k h ô i lư ợ n g  đ ư ơ n g  lượng 

(đương lượng gam) của một chất.

3.1.1. Đương lượng gam  

Ký hiệu E gam
Đương lượng gam của một chất được tính tuỳ thuộc vào bản chất của phản ứng 

hoá học.
3.1.1.1. Trường hỢp phản ứng acid -  base

E gam  = P M ĩ ^ | ^

• Đôi với một acid: Đương lượng gam là phân tử mol của acid đó chia cho số 
p ro to n  h o ạ t tín h  (H^)

Thí dụ 1: Đương lượng gam của acid hydrochloric trong phản ứng trung hoà
là:

HCl + NaOH ^  NaCl + HgO 

Mj
T h ^

Thí dụ 2: Đương lượng gam của acid sulfuric được tính trong trường hỢp phản 
ứng vối NaOH

H2SO4 + 2NaOH -> Na2S04  + 2 HgO

M-pjpi 36 5 
E gam = 36,5

98
E gam U q n  = —  , = —  = 49H2SO4 2H+ 2

• Đốỉ vối một base, đương lượng gam là phân tử gam của base chia cho số 
p ro ton  h o ạ t tín h  (H"̂ ) cần thiết để trung hoà nó.

Thí dụ: Đướng lượng gam của natri hydroxyd được tính khi phản ứng vói HCl

Eram - % a O H  40
^  N aO H - -  Y  =

3.1.1.2. Trường hỢp phản ứng oxy hoá -  khử
Đối với phản ứng oxy hoá đương lượng gam của bất kỳ chất nào đưa vào phản 

ứng cũng là khôi lượng mol của chất đó chia cho sô" e lec tron  (n) cho hay nhận 
trong quá trình phản ứng

E gam = Phân tử mol của chất
n
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Thí dụ 1: Trong phản ứng oxy hoá giữa sắt (II) và kali permanganat 

MnOỊ + 5Fe--  ̂+ 8H^ ^  + 4 H2O

MnO, + õe Mn 2+.
M

E
MnO,

Fe2+

MnƠ4 5

^F e2+ = ’̂ F e 2+

Thí dụ 2: Phản ứng oxy hoá giữa vối Sn“̂

9_ M
CT2O - _+_6ẹ_^ 2Cr^+ c^207^~ 

6

Sn 2+ - 2e 4+

E 2-  = 
C rso ;

Sn2+ 2
3.1.1.3. Trường hỢp phản ứng tủa ưà phức chất
• Đương lượng gam của một cation được tính bằng cách lấy khối lượng gam

của cation chia cho điện tích của cation
____ _ Khối lượng gam của cationĐương lương gam = — , ,--------------

Sô điện tích của cation

• Đương lượng gam của một anion là khôi lượng gam của anion chia cho sô"
đương lượng của ion kim loại tương ứng để tạo tủa hoặc phức chất.

Thí dụ:
-  Trường hỢp 1. Cation và anion có cùng sô" điện tích 

Ba^^+ S04^ ^ B a S 0 4 Ì
M,

Egam S 0-2

'Bạ2+ _ 137,33
2 2

_ 96
2 2

-  Trường hỢp 2. Cation và anion có sô" điện tích khác nhau 
3Ag^ + P04'^- ^  AggPO,,

M
EAg+ -

M
E

F O f
F O f

= 108 

98
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-  Trường hợp 3. Trường hỢp tạo phức giữa cation và anion 

Ag^ + 2C N "^ Ag(CN)2"

Ag+ 1 1

^ C N -  =  — X 2  =  2 6  X 2  =  5 2  

2

3.1.2. Số  đương lượng gam

Số đướng lượng gam của chất A bằng số' gam chất A chia cho đương lượng gam 
của chất đó

e,(A ) (4.10)
E^(gam )

3.1.3. Nồng độ đương lượng

Nồng độ đương lượng được biểu diễn bằng sô' đương lượng gam của chất tan có 
trong 1 b't (1000 ml) dung dịch.

Ký hiệu: C v 

Công thức:
^  ^ số đưong lượng gam của chất tan ^

Cn = - ^ ^ ^ x1000 (4.12)

Cn = ^ ^ ^ x1000 (4.13)
E^gam

Thí dụ: Xác định nồng độ đương lượng của dung dịch nitrat bạc khi hoà tan 
1,35 g AgNO.3 thành 250 ml dung dịch.

Biết khối lượng mol AgNƠ3 = 108, đương lượng gam AgNƠ3 =108 (sô" điện tích 
Ag" = 1).

Nồng độ đưdng lượng của dung dịch AgNO:ị;

''N  <A.N0 3 ,=  Ị ^ ^ x l O O O  

%  (AgNƠ3 )=
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Một dung dịch chứa một khối lượng đưđng lượng của chất tan  được goị là 
d u n g  d ịch  có nồng đô nguyên chuẩn  N. Bên cạnh nồng độ nguyên chuân, 
người ta còn sử dụng bội số của N như dung dịch 2N, 4N..., ước sô của N như dung 
dịch 0,1N, dung dịch 0,01N...

Để tính toán lượng chất tan A cần thiết để pha dung dịch đương lượng cho biêt 
trưóc, người ta suy lưỢng m từ công thức (4.13)

^  m  A
C n = ^  ^  X 1000E^gam  X V

^  X EẠ gam  X V  (4 14)

A 1000

3.1.4. Công thức tín h  nồng độ dương lượng

Các tính toán trong cách chuẩn độ theo nồng độ đương lượng gần giống vối 
cach túih toán trong chuẩn độ theo nồng độ phân tử. Có một sự khác biệt là tại 
điểm tương đương tích của các thể tích (tính bằng ml) của các dung dịch các chất 
phản ứng vói nồng độ đương lượng thì bằng nhau

ml A. Na = ml B. Nb

Va.Na -  Vb-Nb

Hay tại đỉểm tưdng đương các thể tích dung dịch thuốc thử và của các chất cần 
xác định đã phản ứng với nhau tỷ lệ nghịch vỏi nồng độ đương lượng của chúng.

Va  N b

Quy tắc này gọi là quy tắc  hỢp thứ c (stoéchiométrie — stoichiometry)
Thí dụ: Dung dịch acid hydrochloric được xác định nồng độ bằng cách đem 

chuẩn độ với dung dịch chuẩn natri hydroxyd. Nếu sau khi phản ứng kết thúc, 
25,00 ml dung dịch HCl được trung hoà cần một thể tích NaOH 0,0950 N là 
32,20 ml. Tính nồng độ đương lượng của dung dịch acid hydrochloric.

G iải:

Áp dụng phương trình trên, ta có:

NaVa = NbVb

Với V^: thể tích của dung dịch HCl cần chuẩn độ, Vạ = 25,00 ml.

Nạ: nồng độ của HCl.

Vb: thể tích của dung dịch chuẩn NaOH, V[3 = 32,20 ml.
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Nb: nồng độ của NaOH Nb = 0,0950 N

Nồng độ của dung dịch acid hydrocloric:

^ ^  3 ^ 2 0 ^^0 9 5 0  ^
25

4. MỘT SỐ CÁCH BIỂU THỊ N ồN G  ĐỘ KHÁC

4.1. N ồng độ gam

4.1.1. Nồng độ g/l

Biểu thị bằng sô" gam chất tan có trong 1 lít dung dịch.

Ký hiệu: g/1 

Công thức:

C g/I = ^  X 1000 (4.15)

m: khối lượng của chất tan (gam).

V: thể tích dung dịch đã cho tính bằng ml.

Loại nồng độ này thường dùng trong một sô" thuốíc thử acid hay base.

Thí dụ: Nước thạch cao hay dung dịch CaS04  bão hoà có nồng độ 2 g/1.

4.1.2. Độ chuẩn

Biểu thị số gam hay miligam chất tan có trong 1 mililít dung dịch 

Ký hiệu: T

Công thức: T ^  X 1000 (4.16)

'̂ g/ml = v
Thí dụ: Acid nitric đậm đặc là acid có độ chuẩn T = 1,40 g/ml.

Trong thực tế, ngưòi ta thường dùng những dung dịch chuẩn có nồng độ đã 
chọn sao cho cứ 1 ml dung dịch chuẩn tương ứng vối một lượng chất cần định 
lượng để tính toán được dễ dàng.

Thí dụ: Để xác định độ cứng của nước, người ta định lượng nước bằng dung 
dịch complexon III chuẩn 0,01M vói chỉ thị Đen Eriocrom T. Khi phản ứng kết 
thúc, đọc sô" thể tích ml dung dịch complexon III sử dụng.
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Tính kết quả: 1 ml complexon III ứng vối 0,561 mg CaO, như vậy ứng với V ml 
ngưòi ta  tính được hàm lượng Ca-"̂  có trong nước.

Ngưòi ta còn dùng độ chuẩn trong chuyển đổi từ nồng độ này sang nông độ 
khác.

Thí dụ: Tính nồng độ phần trăm c%(kl/tt) của dung dịch H2S0 ,) 2M.

Từ dung dịch H.)SO., 2M, áp dụng công thức tính Ĉ I suy ra khôi lượng

_  Cm  X MV
m = — ---------

1000
_  _ 2x  98x  1000 N

1000
_  . _  196
Đô chuẩn T = —-— = 0,196(g/ml)

• 1000
Nồng độ phần trăm c% (kl/tt) cùa H.,S0 4  = 0,196 X 100 = 19,6%

4.2. N ồng độ ion gam

Biểu thị số ion gam chất tan có trong 1 lít dung dịch.
Ký hiệu: ion gam/1.

Thí dụ: Dung dịch FeS04  có chứa õ,6 g nồng độ ion gam của là 0,1
ion g/1 \-ì 1 ion gam = 56.

4.3. N ồng độ phần triệu  (ppm: parts per m illion)

Đốì vói những dung dịch có nồng độ rất loãng, ngưòi ta thường sử dụng nồng 
độ phần triệu (ppm).

Nồng độ phần triệu biểu thị sô gam chất tan có trong 10® gam dung dịch hay 
hỗn hỢp. Ngưòi ta còn biểu thị sô' microgam của chất tan có trong 1 ml dung dịch 
hav sô' miligam chất tan có trong 1 lít dung dịch.

Ký hiệu: ppm
Công thức:

„ _ khối lượng của chất tan  (mg)
~ thể tích của dung dịch (1)

^  _ khối lượng của chât tan  (g)  ̂^0

thê tích của dung dịch (10® g)

^  _ khôi lượng của chất tan  (mg)  ̂^6
^DDlĩl ~ > C---- ^

thể tích của dung dịch (10 g)

(4.18)

(4.19) 
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Vì khôi lượng riêng của nưóc là 1, khi một dưng dịch có lượng chất tan  quá ít 
so vói lượng dung môi, người ta quy ước 1 ml dung dịch = 1 g, vì lẽ đó, dung dịch có 
nồng độ 1 ppm tương ứng với Ỉ/Lig chất tan có trong 1 mỉ dung dịch hay 1,00 mg! 1 
lit dung dịch

Thí dụ: TCVN 5501 -  1991 quy định giới hạn nồng độ nitrat có trong nưóc 
uống là < 5ppm.

4.4. N ồng độ phần tỷ (ppb: parts per billion)

Nồng độ ppb hay nồng độ phần tỷ biểu thị sô" gam của chất tan có trong 10® 
gam của dung dịch hay hỗn hỢp.

Ký hiệu: ppb 
Công thức:

Q _ khối lượng của chất tan  (g)  ̂ 20)
thể tích của dung dịch (10® g)

Q ^  khối lượng của chất tan  (mg) ^ 21)
thể tích của dung dịch (10® g)

Dung dịch 1 ppb của một chất tưđng ứng với 1 mg chất đó trong 1 ml dung 
dịch hay 1 |ag trong 1 lít dung dịch.

Trưòng hỢp biểu thị nồng độ của chất khí, người ta thường dùng đơn vị chất 
khí trong một thể tích hơn là trong khối lượng.

Thí dụ: 8ppb monoxyd carbon trong không khí có nghĩa là 8|̂ 1 c o  có trong 1 lít 
không khí.

5. HỆ THỨC LIÊN  LẠC GIỮA CÁC NỒNG ĐỘ •  • •

5.1. N ồng độ phần trăm  (C%) và nồng độ m ol (C]vi)

Ci\/r X M  Ạ
c% = 7  ̂ (4.22)

1 0  X d

^  c% X 10 X d , ,

Thí dụ 1: Tính nồng độ phần trăm của dung dịch NH4OH 14,8M, biết rằng 
khối lượng riêng là 0,899 g/ml, khối lượng mol phân tử là 17,03.

Giải

Áp dụng công thức (4.22)
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c% =  ̂ _ = 28,03
10 X 0,Ổ99

Thí dụ 2: Tính nồng độ mol của dung dịch H9SO4 98% (d = 1,84 g/ml), phân tử
gam = 98. 

Giải

,  98 X 10 ■< 1.B4 ,  18.4 
”  98

Nồng độ mol và nồng độ đương lượng
Cjvj = n C ị̂ ị (4.24)

Cm = ^  (4.25)
n

n được tính tuỳ theo bàn chất của phản ứng hoá học.

6. MỘT SỐ BÀI TOÁN VỀ N ồN G  ĐỘ

6.1. Pha thuốc thử  có nồng độ loảng từ  dung dịch  đậm  đặc

Thí dụ 1: cần  bao nhiêu ml acid hydrocloric đậm đặc 12,1 N để pha loãng
thành 1 lít dung dịch HCl có nồng độ 0,1 N?

Giải

Áp dụng công thức VaN.\ = VbNb

H&y ^pha loãng  ̂ ^pha loãng

Lấy 8,26 ml dung dịch HCl 12,1 N pha trong nước đế có 1 lít dung dịch HCl 
0,1 N

Vm lđđxl2,l = 1000x0,1

V„1 = 1 2 ^ . 8 . 2 6
^  12,1

Thí dụ 2: Dung dịch amoniac đậm đặc chứa 28 % (kl/kl) NH3, khôi lượng riêng
0,899. Tính thể tích của dung dịch này cần dùng để pha 500 ml dung dịch có nồng 
độ 0,2õM. Phân tử mol của NH3 là 17,03.

Giải

-  Tính khối lượng gam của N H 3 có trong một lít dung dịch:

Từ công thức (4.23) suy ra:
-  Nồng độ mol của dung dịch:
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=—ĩỄhll— xiooo
^  17,03 x 1000

“ 14,8M

-  Tính the tích của dung dịch 14,8 M để pha loãng thành 500 ml dung dịch 
nồng độ 0,25 M

Áp dụng công thức

<̂lậm clẠc • (̂lẠin ctặc ~ ^pha loãng • ^pha loãng
Trong đó N,,ậ^ = 14,8 M. v,iậ^ dặ, =?

^pha loang ~  5 0 0  m l ,  Npj^g loãng ~  0 ,2 5  M

Như vậy:

T7 —  ̂ 0,25 _ Q ^
V , , ặ ^  ctặc =  --------Y Ị ị -------- =  8 , 4 5  ( m l )

Lấy 8,45 ml dung dịch amoniac 14,8 M pha với nước thành 500 ml dung dịch

6.2. Tính nồng độ mol của m ột dung dịch

Thí dụ: Tính nồng độ mol của acid nitric (M = 63) trong một dung dịch, biết 
rằng khối lượng riêng là 1,42 và chứa 70% (kl/kl) HNO3.

Giải
Tứ công thức (4.23) suy ra nồng độ mol của acid nitric:

Cm  ~ x  1000

Cm(HN0 3 )=  C % x JQ x d  , 1 5  8

70x10x1,42
63

Cj^iHNOg) = 15,77M « 16M

TỪ KHÓA

nồng độ mol • nồng độ đương lượng

nồng độ phần trăm • đương lượng gam
nồng độ nguyên chuẩn • quy tắc hỢp thức
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Na2C.204 + 2H2O

2FeCl2 + SnCli

Ag(CN)2~ + 2Na^ + NO3

CÂU HỎI LƯỢNG GIÁ

1. Phân biệt các loại nồng độ: nồng độ phần trăm, nồng độ mol, nồng độ 
nguyên chuẩn và nồng độ đưoHg lượng.

2 . Tính nồng độ mol của các dung dịch sau:

AgNO; ,̂ 117,4g/l BaCU , 2 H^o, 200mg/l

KSCN, 0.972g/100ml NaaSO,!, 720mg/72ml

3. Tính đương lượng gam của các ion theo các phản ứng dưói đây;

a) 2NaOH + H2C0O4

b) 2FeCỊi + SnCụ

c) AgNOa + 2NaCN

4. Tính nồng độ đương lượn^ của dung dịch Na2C0 ,ị khi sử dụng một thể tích 
HCl 0,1 N là 30,60ml để trung hoà 150 mg mẫu thử.

5. Ngùòi ta dùng nồng độ ppm trong trưòng hỢp nào?

CÂU HỎI TRẮC NGHIỆM

1. Nồng độ phần trăm c°ố (kl/kl) được biểu thị;
a. sô gam chất tan / 100 ml dung dịch d. sô mg chất tan / 100 g

dung dịch
b. số mg chất tan / 100 ml dung dịch e. số gam chất tan / 1000 g

dung dịch
c. số gam chất tan / 100 g dung dịch
2. Nồng độ phần trăm c% (tưkl) được biểu thị
a .  s ô  m g  c h ấ t  t a n  /  1 0 0  g  d u n g  d ị c h  d . số  m l  c h ấ t  t a n  /  1 0 0 0  g

dung dịch
b. số ml chất tan / 100 ml dung dịch e. số ml chất tan / 100 g dung

dịch
c. số lít chất tan /1 0 0  g dung dịch

3 . Nồng độ phần trăm c% (tt/tt) được biểu thị
a. số ml chất tan / 100 ml dung dịch d. số ml chất tan / 100 g dung

dịch
b. số̂  ml chất tan / 1000 ml dung dịch e. sô' ml chất tan / 10 g dung

dịch
c. sô" mg chất tan / 100 ml dung dịch
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4. Nồng độ gam/ lít được biểu thị

a. sô* gam chất tan /1 0 0 0  ml dung dịch d. sô" ml chất tan  / 1000 ml
dung dịch

b. SỐ’ mg chất tan / 1000 ml dung dịch e. sô" ml chất tan 100 lít dung
dịch

c. số ml chất tan / 100 ml dung dịch
5. Số  gam kali dicromat cần thiết để pha 250 ml dung dịch kali dicromat 2M là

a. 138g c. 147g e. 159 g

b. 142 g d. 151 g

6 . Tính nồng độ mol của một dung dịch ethanol (C2 H5 OH = 46). Biêt rằng
trong 85,0 ml dung dịch có chứa 1,7 g ethanol.

a. 0,45 M c. 0,67 M e. 1,0 M

b. 0,55 M d. 0,85 M

7. Cho biết nồng độ đương lượng của dung dịch H2SO4 98% có d = 1,84 g/ml

a. 36,8 N c. 28,5 N e. 42 N

b. 35,3 N d. 45 N
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Chương 5

PHÚONQ p h á p  p h â n  t íc h  k h ố i LỮỢNG

NỘI DUNG

1. LỊCH SỬ

Theodore w . Richards (1868 -  1928), cùng vói các sinh viên Trường Đại học 
Harvard đã phát triển và cải tiến nhiều kỹ thuật phân tích khối lượng, xác định 
được khối lượng nguyên tử của 25 nguyên tô". Vì lẽ đó năm 1914 ông là ngưòi Mỹ 
đầu tiên nhận giải Nobel về hoá học.

2. NGUYÊN TẮC

Cơ sỏ của phương pháp phềìn tích khối lượng là định luật thành phần không 
đổi và định luật đưđng lượng.

Trong định luật thành phần không đổi, tỷ sô" khối lưỢng các nguyên tô" có trong 
thành phần một chất luôn luôn như nhau. Còn vói định luật đương lượng, khôi 
lượng các nguyên tô' tham gia phản ứng luôn luôn không đổi và tỷ số' giữa chúng 
không thay đổi.

Phương pháp phân tích khối lượng dựa trên việc đo lưòng khối lựỢng được thực 
hiện nhờ cân phân tích, một dụng cụ cung cấp các kết quả rất đúng và chính xác.

Trong phương pháp này, chất cần xác định đưỢc tách ra dưới dạng nguyên 
chất hay dưới dạng hỢp chất có thành phần xác định. Từ hỢp chất thu được này, 
sau khi cân trên cân phân tích, người ta tính đưỢc khối lưỢng của cấu tử cần xác 
định và hàm lượng phần trám của nó.
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Thí dụ: Để xác định hàm lượng bạc trong bạc nitrat, ngưòi ta lấy chính xác 
khoảng 0,2549 g AgN0 3 , hoà tan trong nước và kết tủa ion bạc bằng acid 
hydrocloric

AgNO.3 +HC1 ^ A g C l + HNOa 
Sau khi xử lý thích hđp kết tủa thu được, và cân trên cân phân tích, khốỉ 

lượng tủa AgCl thu được là 0 , 2148 g. Tìm khối lượng bạc trong kêt tủa.
Giải:

Dựa vào phương trình hoá học trên ta có: cứ một phân tử AgCl (M =143,35 g)
thì lượng bạc tương ứng là 107,90 g. Như vậy khi thu đưỢc 0,2148 g sẽ suy ra hàm
lượng của bạc

143,35gAgCl ^  107,90gAg 
0,2148gAgCl X?

^ ^ 0,2148x107,90 ^
143, 35

Kết quả: vói lượng mẫu là 0,2148 g bạc clorid, suy ra lượng bạc là 0,1617g. 
Hàm lượng bạc trong bạc nitrat đưỢc tính như sau:

0,2549 g AgN03 chứa 0,1617 gAg 
lOOg “ chứa y g Ag

_ 0 , 1 6 1 7  X  1 0 0y ~ ' -----  = 63,44 g tức 63,44%
0,2549

3. PHÂN LOẠI

Phương pháp phân tích khối lượng bao gồm phương pháp tách, phương pháp 
cất và phương pháp kết tủa.

3.1. Phương pháp tách

Trong phương pháp này, chất cần xác định được tách ra từ chất phân tích dưới 
dạng tự do và được cân trên cân phân tích.

3.1.1. Phương p h á p  xác đ ịn h  trong lương tro

Mẫu rắn được đốt cháy và nung đến trọng lượng không đổi. Tro thu được đem 
cân. Dựa vào trọng lượng của tro ngưòi ta tính hàm lượng phần trăm của nó trong 
mẫu đã cho.

Thí dụ: Để xác định hàm lượng tro sulfat của terpin hydrat, người ta cân 1 g 
chế phẩm (cân chính xác) đem nung với acid sulfuric. Tro thu đưỢc đem cân trên 
cân phân tích. Dược điển Việt Nam III quy định, lượng tro sulfat không được quá 0,1%.
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3.1.2. Phương pháp tách

Dùng để tách đơn chất ra khỏi hỗn hỢp. Thí dụ định lượng vàng và đồng trong 
hdp kim. Trưóc hết ngưòi ta hoà tan một lượng cân xác định của hỢp kim trong 
nước cường thuỷ (hỗn hỢp acid nitric và acid sulfuric), sau đó thêm dung dịch 
hydro peroxyd mục đích để khử ion vàng đến vàng nguyên tô. Lọc vàng đã được 
tách ra, rửa để loại tạp chất, sấy và nung, để nguội, đem cân. Dựa vào khối lượng 
vàng đã đước tách ra, ngưòi ta suy ra hàm lượng vàng có trong mẫu.

3.1.3. Phương pháp diện trọng lượng (Electrogravimetry)

Chất cần xác định được dòng điện tách ra và bám trên một điện cực bằng 
platin (catod). Dựa vào khối lượng tăng lên của catod, người ta suy ra hàm lượng.

Thí dụ: Khi cho dòng điện một chiều đi qua một dung dịch có chứa ion đồng, 
trong những điều kiện xác định thì đồng sẽ tách ra, bám lên catod. Cân catod 
trưóc và sau thí nghiệm sẽ suy ra hàm lượng đồng trong hỗn hỢp.
o

3 ^ . Phưctag pháp làm  bay hcíi (phư<yng pháp cất)

Người ta tách một cách định lượng chất cần phân tích dưối dạng một hỢp chất 
bay hơi. Trong phương pháp này, chất phân tích hay các hỢp chất bị biến đổi được 
làm bay hơi ỏ một nhiệt độ thích hỢp hay do tác dụng vói một thuốc thử thích hỢp. 
Chất bay hcỉi được thu hồi và cân. Khối lượng của mẫu đưỢc xác định một cách 
gián tiếp từ sự mất trọng lượng.

Các phưdng pháp làm bay hơi thường là phương pháp trực tiếp và phương 
pháp gián tiếp.

3 ^ .1 . Phương p h á p  trực tiếp

Chất sau khi làm bay hơi được hấp thụ bằng một chất thích hỢp đã được xác 
định khối lượng. Sự chênh lệch về khối lượng của chất hấp thụ trước và sau phản 
ứng là khối lượng của chất cần xác đinh.

Thí dụ: Định lượng natri hydrocarbonat trong viên thuốc kháng acid. Người ta 
cân một lượng mẫu từ thuốc viên nghiền mịn và xử lý bằng acid sulfuric loãng để 
biến đổi hydrocarbonat thành dioxyt carbon:

NaHC0 .3 +H 2S0 4  ^  CO2 T + H2O + NaHS0 4

Khí CO2 bay ra được cho vào bình có chứa chất hấp thụ Ascarit II cấu tạo bởi 
silicat mịn phủ NaOH, trong chất hấp thụ người ta thêm CaS04  để giữ nưóc được 
tạo ra trong quá trình hấp thụ.

CO2 T + 2NaOH ^  Na2CO;5 + 2H2O
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Cân bình trưóc và sau phản ứng suy ra  hàm lượng của CO2.

Hình 5.1. Thiết bị dùng để xác định lượng natri hydrocarbonat 
trong thuốc viên kháng acid bằng phương pháp làm bay hơi

3.2.2. Phương p h á p  g ián  tiếp

Trong phương pháp này, người ta xác định khối lượng cắn còn lại của chất sau 
khi tách hoàn toàn chất cần xác định. Hiệu sô' khối lượng trưóc và sau khi cất chất 
cần xác định cho ta  khả năng tính được hàm lượng của chất.

Thí dụ: BaCl2 ngậm 2H2O. Để xác định lượng nước kết tinh, người ta  cân một 
lượng mẫu, đem sấy ở nhiệt độ 100 -  105°c. Để nguội, cân mẫu lần hai để xác định 
lượng nưốc đã mất.

BaCl2 .2H20 -> BaCl2 + 2H2O

Phương pháp xác định khôi lượng gián tiếp được sử dụng khi xác định độ ẩm 
của mẫu, xác định nước kết tinh trong các loại tinh thể hydrat, xác định lượng mất 
khi nung.

3.3. Phương pháp làm  kết tủa

Trong phương pháp khối lượng dựa trên sự tạo tủa, chất phân tích được tác 
dụng với thuốc thử thích hỢp tạo thành hỢp chất ít tan, sau đó được lọc, rửa, sấy 
và nung. Chất này được cân trên cân phân tích.

Quá trình nung có thể gây ra sự biến đổi về mặt hoá học của tủa, vì vậy trong 
phân tích người ta  phân biệt dạng kết tủa và dạng cân.

• Dạng kết tủa; dạng tạo thành khi cho chất cần phân tích tác dụng vối thuốc 
thử thích hỢp.
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Thí dụ: Khi xác định ion SO4 trong dung dịch Na2S0 4 , ngưòi ta dùng ion 

để kết tủa. Tủa tạo thành là BaSO^.

• Dạng cân; dạng tạo thành sau khi đưỢc xử lý bằng nhiệt (sấy và nung) đưỢc 
cân đề xác định hàm lượng.

Dạng cằn củng có thể là dạng kết tủa thí dụ như trường hỢp của BaSO^, tủa 
tạo thành sau phản ứng, không bị biến đổi sau khi sấy và nung, sản phẩm đem 
cân là BaS04  ngưòi ta  gọi dạng tủa giốhg dạng cân.

S0 4 ^“ + Ba-^ -> BaS04  > BaSƠ4

Chất cần xác định Dạng tủa Dạng cân

Có nhiều trường hỢp dạng tủa khác dạng cân, thí dụ như trong trường hỢp 

định lượng ion Ca“'̂  bằng thuốc thử (NH4)->C904, dạng tủa thu được là calci oxalat 
theo phản ứng sau:

Ca“̂  + + 2HọO ^  CaC204 . 2H2O

Nhưng dạng cân lại là calci ox>*t vì calci oxalat bị phân hủy sau khi nung, 
phản ứng có thể viết:

CaC.2O4.2H2O ^  CaCọ04 ^  CaO + co T+ COgt

4. ĐẶC ĐIẺM

Phưctog pháp phân tích khối lượng là một trong sô" ít kỹ thuật đo lường dựa 
trên nền tảng của đơn vị SI như khôi lượng và mol, có hằng sô" xác định như sô" 
Avogadro và khôi lượng của cho phép xác định hàm lượng của các cấu tử riêng 
biệt trong một mẫu đã cho của chất phân tích. Thường được dùng khi đánh giá 
thành phần của mẫu. Xác định các kim loại (các cation), các phi kim loại (các 
anion), thành phần của hỢp kim, các hỢp chất hữu cd...

Nhược điểm của phương pháp này là thời gian xác định kéo dài, dài hơn so với 
phương pháp phân tích chuẩn độ.

5. CÁCH TÍNH KẾT QUẢ

Các kết quả trong phân tích khối lượng thường được tính từ hai sô' đo thực 
nghiệm: khối lượng mẫu thử và khối lượng của sản phẩm có thành phần xác định. 
Hàm lượng phần trăm  của sản phẩm được tính bàng công thức:

81

https://nhathuocngocanh.com/



17' / ’ A Zượnể của A/íàm  /ỉ/ợnể' pM n trăm của A = „ ——^ ^  X 100%
khôi lượng cua mâu

A: chất cần định lượng.
Thi dụ: Đề’ xác định lượng piperazin có trong sản phẩm thương mại, người ta 

có thể tạo tủa piperazin diacetat bằng acid acetic. Cân sản phẩm tạo thành, tính 
hàm lượng của piperazin tinh khiết.

Để thực hiện người ta cân một lượng mẫu 0,3126 g hoà trong 25 ml aceton, 
thêm Iml acid acetic. Để yên 5 phút, sau đó lọc tủa, rửa bằng aceton, sấy khô ở 
110°c, đem cân thu được một lượng 0,7121 g. Tính hàm lượng phần trăm của 
piperazin ?

Giải

^ :N H  + 2 C H 3C O 2H ------- ► H 2N  ^ N H gíC H g 0 0 0 2 ) 2

Piperazin Acid acetic Piperazin diacetat
M = 86,137 M = 60,053 M = 206,243

Phân tử lượng của piperazin: 86,137 g
Phân tử lượng của acid acetic: 60,053 g
Phân tử lượng của piperazin diacetat: 206,243 g
Theo phương trình, một mol piperazin sẽ tạo ra một mol sản phẩm, sô" mol của 

sản phẩm tạo thành;

0 7121Sô' mol của sản phẩm tạo thành = _ _—  = 3,453 X 10“  ̂ (mol)
206,243

Khối lượng của piperazin -  3,453 X 10“  ̂ X 86,137 = 0,294 (g)
0 294Hàm lượng của piperazin = — —— xlOO= 95,14%.

0,3126 g

5.1. Phương pháp cất hay tách

Khi xác định trực tiếp, các sản phẩm dễ bay hơi thường được tách ra dưói dạng 
hợp chất bay hơi có thành phần xác định. Các tinh thể hydrat bị phân hủy tách ra 
nước, các carbonat bị phân hủy tạo thành CO2... Vì vậy người ta tính lượng chất 
cần xác định theo sự tăng khối lượng của bộ phận hấp thụ. Hàm lượng phần trăm 
của hỢp chất bay hơi được tính xuất phát từ tỷ lệ tương ứng.

C%(A) = ^xlOO
a
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p: khối lượng dạng cân chất cần xác định theo sự gia tăng khôi lượng của chất 
hấp thụ.

a: lượng cân của mẫu.

5.2. Phương pháp ỉàm  k ết tủa

Hàm lượng phần trăm  của chất cần xác định được tính theo công thức sau:
Mẫu ban đầu là chất rắn. Với a gam mẫu A, sau khi kết tủa, khối lượng dạng 

cân thu đưỢc là p gam.

c%  (A ) = ^  X F  X 100  
a

F: thừa sô" chuyền (thừa sô' phân tích)

„  m M aF= — x - ^  
n Mb

m, n: sô mol của chất A và chàt cần xác định.

M^: khối lượng phân tử của chất cần xác định.

Mg: khôi lượng mol của dạng càn.

F: hệ số chuyển, dùng để chuyển từ khôi lượng mol dạng cân sang khõì lượng 
nguyên tố cần phân tích.

Thí dụ:
Một chất tẩy rửa thương mại chứa phosphat có khổì lượng 0,3516 g. Ngưòi ta 

phá hủy các hỢp chất hữu cơ bằng cách đun nóng đến đỏ. Cân thu đưỢc cho tác

dụng vói HCl để chuyển p  thành H3PO4. lon P 0 4 ~ tạo thành phản ứng với Mg '̂^

và NH4OH để cho kết tủa M gNH4P04.6Họ0. T ủa này sau kh i lọc, rửa và nung 

chuyển thành dạng cân là MgọP207 (M = 222,57 g) có khôi lượng cân 0,2161g.

Hãy tính khối lượng phần trám của p (P = 30,974 g).
Giải

Trong 222,57 g MgaPgO  ̂thì có 2 X 30,974 g p 

Vậy trong 0,1261 g Mg2P207 có p?

Khối lượng của chất phân tích p đưỢc tính;
0 , 1 2 6 1  X 2  X 3 0 , 9 7 4  ^

= ------------ à t á —  =

Hàm lượng phần trăm của p được tính bàng cách áp dụng công thức:
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Hàm lượng phần trăm của A  = lượng cua A  ̂ iQQo/g
khối lượng cúa mâu

o/o p  = M Ẽ Ọ l X 100% = 17,09 « 17,10 %
0 , 3 5 1 6

ở  đây khôi lượng của chất phân tích là p được tính bằng cách nhân khôi lượng 
cùa dạng cân vói một hằng sô'. Hằng sô" này được cấu tạo bởi chất cần phân tích và 
dạng cân. Hằng sô' này được gọi là thừa số chuyển hay yêu tô" khôi lượng, ký hiệu F

Như vậy F được tính:

^  — 2 x  M p —  ^  2 X 3 0 ,9 M  ^  Q 2 7 8 3 3  

MMg2P2Ơ 222,57

Khối lượng p có thể được viết

,  , ì -s'. ,  , -s m khôi lương chất cần phân tích pm(g)P = khôi lượng dạng cân X ^  X , l i  L  p
n khối lượng mol chat ớ dạng cân Mg2r 20-7

Một phân tử mol Mg2P207 (n = 1) thu đưỢc 2 nguyên tử p  (m = 2)

_  , , ^  _ 2 30,974
m (g) p  =  — X

1  2 2 2 , 5 7

m (g)P = 0,2161 X 0,27833 = 0,060147 * 0,0601 g p  

Một mol Mg2P207 (n = 1) thu được 2 nguyên tử p (m = 2)

6. CÁC GIAI ĐOẠN CỦA PHƯƠNG PHÁP PHÂN TÍCH KHỐl LƯỢNG 

BẰNG CÁCH TẠO TỦA

6.1. Xác đ ịnh lượng mẫu

Hàm lượng của dạng cân phụ thuộc vào lượng chất nghiên cứu. LưỢng chất 
nghiên cứu có ảnh hưởng đến độ chính xác của sự phân tích.

Lượng cân chất phân tích càng lớn thì độ chính xác càng cao, tuy nhiên nếu 
lượng cân quá lớn gây bất lợi trong quá trình lọc, rửa. Ngược lại nếu lượng cân quá 
nhỏ sẽ dẫn đến sai sô lớn.

Lượng mẫu cần thiết để làm kết tủa được tính từ phương trình của phản ứng 
giữa chất cần phân tích và thuốc thử.

6.1.1. Đối với kế t tủa  dang  tin h  thê

Lượng mẫu cần thiết đưỢc tính theo công thức:
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m M a a = —  X X 0,5 
n Mb

khoi lượng mol của chất cần xác định 

Mjj: khối lượng mol của dạng cân 

m, n: hệ sô" cân bằng của phương trình phản ứng

0 ,õ: tìm được bằng thực nghiệm, áp dụng cho các kết tủa tinh thể

Thí dụ: Đề tính lượng Ca"'  ̂ trong CaCOs bằng cách tạo tủa CaC204, ngưòi ta 
tính lượng mẫu cần thiết căn cứ vào phương trình phản ứng:

2 -

CaCOa > Ca-^ CaC2Ơ4 —^  CaO

_ 1 McaCO, „ .  _ 100,1 _ _a =  -  X —  X 0 ,  õ =  - X 0 , 5
1 McaO 56,1

a = 0,89 g

6.1.2. Đối vói kết tủa dang vô định hình

m M A
n MB

Thí dụ: Tính lượng mẫu cần thiết của Fe(N03)3-9H20  khi tiến hành phân tích 

khối lượng. Biết rằng dạng cân là Fe2 0 ;3.

Giải

Phương trình phản ứng có thể viết như sau:

2Fe(N03)3  > 2Fe(OH)3 —^  Fe2Ơ3

^  ̂ =Ễ2M 1 , 0.1
1 159,7

a = 0,50(g)

6.1.3. Chuyển mẫu vê dang hoà tan

Các phản ứng thường xảy ra trong dung dịch, do đó mẫu thử phải được hoà 
tan trong dung môi thích hỢp trước khi cho tác dụng với thuốc thử tạo tủa.

Cần chú ý đến các yếu tố  ảnh hưởng như cấu tạo chất, nhiệt độ, môi trường. 
Thí dụ trường hỢp chất không tan trong nước ỏ nhiệt độ thường, cần đun nóng 
bằng cách cách thửy hay chất tan được khi có sự hiện diện của acid...
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6.2. T huốc thử

Thuốc thử gồm thuốc thử tạo tủa vô cơ và hữu cơ;

6.2.1. Thuốc thử vò cơ

Các thuốic thử này tạo với chất cần phân tích thành các muối hoặc các oxit rất 
khó tan. Thuốc thử vô cơ tạo tủa chọn lọc nhưng không đặc hiệu.

M ột sô* thuôc  th ử  vô cơ

• Tao tủ a  các ca tion  vô cơ. Các cation vô cơ thường được kêt tủa dưới dạng 
cromat, halogenid, hydroxyd, oxalat.

Thuốc thử dùng tạo tủa các cation vô cơ

Chất phân tích Thuốc thử Dạng tủa Dạng cân

Ba (NHj2Cr04 BaCr04 BaCr04

KXrO, PbCr04 PbCr04

H 2 SO 4 PbSO. PbSƠ4

Aĝ HCI AgCI AgCI

AI NH, AI(0H)3 AUO2̂ 3

Bê NH 3 Be(0 H)2 BeO

Fe,3- NH, Fe(OH)3 Fe,0

Ca (NH4)A04 C3C204 CaCOj hay CaO

Mĝ (NH4)2HP04 NH4MgP04 M92P20,

Zn (NH4)2HP04 NH4ZnP04 Zn 2  P2 O 7

KH2 PO 4 SrHP04 St2P 2O7

• Tạo tủ a  các an ion  vô cơ

Một sô" anion vô cơ có thể được kết tủa bằng cách sử dụng các phản ứng dùng 
trong tạo kết tủa các cation như bảng trên, chỉ đổi ngược chất phân tích thành 
chất tạo kết tủa (thuốc thử).

Thí dụ như ion cromat có thể đưỢc xác định bằng cách cho tác dụng với dung 
dịch BaCl2. Ngoài ra còn có thế sử dụng các thuốc thử sau:
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Chất phân tích

CN'

Thuốc thử

AgNOs

AgNOa

Dạng tủa

AgCN

Agl

Dạng cân

AgCN

Agl

Br- AgNOa AgBr AgBr

cr AgNOa AgCI AgCI

CIO; FeSO^/AgNOj AgCI AgCI

SCN- SO2/C1JSO4 CuSCN CuSCN

so f BaCI, BaSO. BaS04

6.2.2. Thuốc thử hữu cơ

Thuốc thử hữu cơ có tính chọn lọc cao hơn thuốic thử vô cơ. Thuôc thử có hai 
loại, loại tạo vói chất phân tích thành chất không ion hoá, rất ít tan gọi là các hỢp 
chất kết hỢp, loại thứ hai tạo thành các chất trong đó có liên kết giữa chất vô cơ 
vói thuốc thử là liên kết ion.

Môt sôT thuôc thử hữu cơ

Thuốc thử
Chất cần 
phân tích

Dạng tủa Dạng cân

Cupron Cu^* CuCi4H „02N CUC14H11O2N

Dimetylglyoxim NÌ(C,H,0 ,N2)2 NÌ(C4H,02N2)2

Naừi tetraphenylborat 

Na(B(CsH5)]4
K* K[B(CeH3)]4 K[B(CeH5)]4

Cupferon Fe ‘̂ Fe(C6HsN202)3 FejOa

1 -  nitroso -  2 -  naphtol Co(C,oH602N)3 Co hoặc C0SO4

Ngoài ra có nhiều thuốic thử phản ứng một cách chọn lọc với các íihóm chức 
hữu cơ, có thể dùng để định lượng các hỢp chất này bằng phương pháp phân tích 
khối lượng. Các chất này cũng có thể dùng trong phương pháp phân tích thể tích 
và phương pháp quang phổ.
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Thuốc thử Nhóm chức hữu cơ 
cẩn phân tích

Dạng cân

Dìnitro-2,4- phenylhydrazin Carbonyl RCHO R-CH=NNHC6H3(N02)2

Quinoléin Carbonyl thơm ArCHO C O ,t

Metyl iodid/Ag* Methoxy ROCH 3 , ethoxyROCzHg Agl

BaCựHNOa A. sulfamic RNHSO3H BaSƠ4

Sn° Nitro thơm RNO, Sn4+

Cu” Hợp chất azo Cu2+

6.3. Sự kết tủa

Sản phẩm lý tưởng của một phân tích khối lượng là không tan, dễ lọc, dễ làm
sạch và có thành phần xác định. Mặc dù có ít chất đạt những yêu cầu này, nếu sử
dụng những kỹ thuật thích hỢp cũng có thể đáp ứng đưỢc. Thí dụ một tủa có độ 
tan giảm khi trong dung dịch lạnh vì tính tan của hầu hết các hỢp chất đều giảm ở 
nhiệt độ thấp.

Các tiểu phân của chất kết tủa phải đủ lớn để có thể tách dễ dàng khi lọc, 
không được quá nhỏ để làm tắc lọc hoặc đi qua giấy lọc. Kích thưỏc tủa lón hạn chế 
được sự bám các chất lạ lên tủa. Ngoài ra, tủa còn hiện diện ở dạng hỗn tương keo, 
kích thưốc các tiểu phân trong khoảng 1 -  1000 nm qua được hầu hết các lọc.

6.3.1. Các yêu cầu đối với dang  tủa  và dang  cản

• Dạng tủa

-  Tủa phải có độ tan nhỏ để tủa được hoàn toàn.

-  Có độ tinh khiết cao, ít hấp phụ hay lẫn chất bẩn.

-  Tủa cần có tinh thể lớn đế ít bị tan trong quá trình lọc, rửa.

-  Tủa phải chuyển sang dạng cân một cách dễ dàng và hoàn toàn.

• Dạng cân

-  Dạng cân phải bền với môi trường, không bị hút ẩm, không bị phá hủy.

-  Phải có công thức xác định để tính F đúng.

-  Thừa sô chuyển F ứng với dạng cân càng nhỏ càng tổt.
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Thí dụ: để xác định Cr (Cr = 52) trong một mẫu, ngưòi ta có thể sử dụng hai

dạng cân Cr2Ơ3 và BaCrO.^r

Để có thể chọn dạng cân thích hỢp người ta tính F;

n  _ 2x52Cr.^Oa cho F = « 0,7
CrọOg 1Õ2

BaCr04  cho F = — w 0,2Cr ^ 52
BaCrƠ4 258,4

Giả sử khối lượng của Cr.,03 và BaCr04  thu được là như nhau bằng 1 mg. Sai
0 7số đối vói Cr ỏ dạng BaCr04  nhỏ hơn so vói dang Cr2Ơ3 l à - ^  =3,5 lần.
0,2

So sánh 2 giá trị của F, người ta thấy 0,2 nhỏ hơn 0,7 do đó dạng cân đưỢc 
chọn là BaCr0 4 -
o'

6.3^. Chọn thuốc thử và lượng thuốc thử

Các vêu cầu đối vói dạng tủa và dạng cân ảnh hưởng đến yêu cầu đối với chất 
làm kết tủa (thuốc thử);

• Yêu cầu chọn thuốic thử: Lý tưởng nhất, một thuôiíc thử tạo tủa khối lượng 
phải tác dụng một cách đặc hiệu hay ít nhất một cách chọn lọc với chất cần phân 
tích. Trên thực tế, các thuốic thử chuyên biệt hay đặc hiệu chỉ phản ứng với một 
loại chất hoá học thì rất hiếm. Các thuốc thử chọn lọc có thể tác dụng với vối một 
sô" giới hạn loại chất hoá học phò biến hơn. Thí dụ như AgNƠ3 là thuốíc thử chọn 
lọc vì tạo tủa vối ion c r ,  Br“, r  và SCN“ trong môi trướng acid. Trái lại 
dimetylglyoxim là thuốc thử chuyên biệt vì chỉ tạo kết tủa với trong môi 
trường kiêm.

Thuõc thử tạo kết tủa lý tưởng vì tính chuyên biệt hay tính chọn lọc phải tác 
dụng với chất cần phân tích để tạo ra sản phẩm có tính chất sau:

a) Dễ lọc và dễ rửa để loại các chất nhiễm bẩn.
b) Có độ tan thấp đủ để không mất tủa một cách định lượng khi lọc và rửa.
c) Trơ vối các cấu tử của môi trường.
d) Có thành phần xác định sau khi làm khô và sau khi nung (nếu cần).

• Lượng thuốc thử. Để đảm bảo kết tủa được hoàn toàn chất cần phân tích 
lượng thuốc thử sẽ được cho với lượng dư từ 10 -  15% so với lượng được tính từ 
phản ứng. Đối với những thuốc thử có tính bay hơi, lượng thuốc thử gấp 2 - 3  lần 
so với lý thuyết.
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Chú ý: Trong một sô trường hợp, lượng thừa thuốic thử có tác dụng làm tan tủa 
tạo thành.

Thí dụ: Để định lượng ion người ta sử dụng KI để tạo kêt tủa Hglị.
Nhưng với lượng KI dư Hgl2 sẽ tạo phức K2ÍHgl4] tan:

Hg"^ + K Hgl2 ^ + KI thừa -> K2[Hgl4l tan

6.3.3. Các yếu tố  ảnh hưởng đến quá trình kết tủa

Trong giai đoạn tạo kết tủa nếu dung dịch đậm đặc sẽ hình thành các kêt tủa 
có tinh thể nhỏ. Trái lại đối vói các tủa vô định hình, sự tăng nồng độ sẽ dẫn đến 
sự chuyển các dạng keo không bền sang các kết tủa.

Trong quá trình tủa được hình thành thường kèm theo chất bẩn. Nguyên nhân
của sự làm bẩn tủa là sự cộng kết.

Cộng kết là hiện tưỢng khi kết tủa lắng xuốhg mang theo các tạp chất khác 
mà trong điều kiện riêng lẻ thì các tạp chất này không thể kết tủa được.

Thí dụ: FeCl3 không tủa vối H2SO4 nhưng nếu kết tủa BaCl2 bằng H2SO4 vối 
sự có mặt của FeCls thì bên cạnh tủa BaSO^ có lẫn cả tủa Fe2(S04 )3- Sau khi nung 
Fe9(S04)3 sẽ chuyển thành Fe20.3 có màu đỏ, làm tủa BaS04  có màu.

Sự cộng kết có nhiều nguyên nhân khác nhau, người ta phân biệt 3 dạng cộng 
kết; hấp phụ, hấp lưu và nội hấp. Ngoài ra sự hậu tủa cũng là nguyên nhân gây 
bẩn tủa.

• Hấp phụ (adsorption)
Hấp phụ là hiện tưỢng các ion hoặc các phân tử chất bẩn trong dung dịch bám 

dính lên bề mặt tủa mới tạo thành. Tinh thể càng nhỏ hấp phụ bẩn càng nhiều. 
Nồng độ chất bẩn trong dung dịch càng lớn, sự hấp phụ càng mạnh và nhiệt độ
càng thấp bẩn càng dễ bị hấp phụ lên bề mặt tủa.

Hấp phụ là một hiện tượng thuận nghịch vì cùng tạo ra sự giải hấp phụ. Sự 
hiện diện đồng thòi của 2 hiện tượng đối nghịch này dẫn đến một trạng thái cân 
bằng động, ngưòi ta gọi là cân bằng hấp phụ.

Trong trường hỢp này, có thể xử lý bằng cách tạo tinh thể lón nếu là tủa tinh 
thể và thường có thể loại bỏ bẩn bằng cách rửa.

• Hấp lưu (Occlution) là sự giữ các tạp chất tan trong môi trường vào bên 
trong tủa do tủa tạo thành quá nhanh, các tinh thể mới tạo thành có thể bọc lấy 
chất bẩn ỏ phía trong. Hấp lưu chỉ xảy ra đối với tủa tinh thể.

• Nội hấp (Inclusion) là hiện tưỢng mà các ion tạp kết tủa vào các tinh thể lưối 
của tủa tạo thành tinh thể hỗn hỢp. Hiện tượng này xảy ra khi các ion của tạp có
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cùng kích thước và cùng điện tích với tủa do tạo thành các ion đồng hình. Ngoài ra 
hai muối này còn phải có cùng lốp tinh thể. Thí dụ tủa BaSƠ4 được hình thành khi 
thêm dung dịch BaCla vào dung dịch chứa ion sulfat, có sự hiện diện của chì. 
Những ion chì thay thế một phần ion bari trong tinh thể tạo thành tinh thể hỗn 
hỢp vối BaSO,j. Sự tạo thành tinh thề hỗn hỢp này rấ t khó tránh khi một sô" ion 
kết hỢp hiện diện trong mẫu. Trường hỢp này cũng xảy ra đối vói tủa keo. Biện 
pháp tốt nhất là chọn thuổc thử khác không gây ra sự tạo thành tinh thể hỗn hỢp.

• Hậu tủa (posprecipitation)
Hiện tượng này xảy ra nếu đề tủa tiếp xúc lâu vói dung dịch, thí dụ như tủa 

HgS nếu đề tiếp xúc lâu trong dung dịch có chứa Zn^^, mặc dù môi trường acid 
mạnh vẫn có thề xuất hiện tủa ZnS trên bề mặt của HgS. Thường hay gặp nhất là 
tủa CaC >0.ị có hậu tủa là MgC >0 |.

6.3.4. Tạo kế t tủa

• Với tủa tinh thể. Nhiều tùa tinh thể như BaCr0 4 , BaS0 4 , CaC204... thỉnh 
thoảng thu được dưới dạng những tinh thể rất mịn có thể qua đưỢc lỗ lọc gây ra sự 
mất khối lượng của dạng tủa trong quá trình xử lý. Hiện tưỢng bẩn tủa là một 
trong những yếu tô" ngăn cản sự kết tủa.

Để hạn chế các yếu tô' ảnh hưởng đến kết quả phân tích, việc tạo các kết tủa 
tinh thê cần tuân theo các điều kiện sau:

-  Tiến hành kết tủa với dung dịch mẫu và thuốc thử loãng.

-  Thêm dung dịch thuốc thử vào chậm và khuấy trong quá trình tạo tủa.

-  Thực hiện kết tủa với dung dịch chất kết tủa ở nhiệt độ cao.

Trong một sô' trường hỢp, cần thêm vào chất làm tăng độ tan và tránh hiện 
tượng cộng kết.

Thí dụ tạo tủa BaS04 ngưòi ta thêm HCl để giảm tủa phụ BaC0,3 và giảm 
cộng kết Ba(0 H)2-

Chú ý thòi gian để tránh bẩn do hậu tủa

• Vối tủa vô định hình. Các kết tủa vô định hình có khuynh hướng hấp phụ và 
tạo thành dung dịch keo, do đó khi kết tủa, cần tiến hành tủa từ dung dịch nóng 
và có mặt của chất điện ly. Để ngăn cản hiện tưỢng hấp phụ, nên tiến hành tủa từ 
dung dịch đặc, khuấy mạnh và sau khi tủa hình thành, tiến hành lọc, rửa tủa 
bằng nước nóng. Không nên để tủa tiếp xúc vói dung dịch một thòi gian dài.
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6.4. Lọc và  rửa tủa

Lọc và rửa tủa là 2 kỹ thuật rã t quan trọng trong phương pháp tạo thành kẽt 
tủa. Sự chính xác của kết quả phụ thuộc vào thao tác ở giai đoạn này.

6.4.1. Lọc tủa

Lọc là giai đoạn tách kết tủa ra khỏi dung dịch tạo tủa. Tuỳ theo lượng tủa và 
cách chuyền từ dạng tủa sang dạng cân, ngưòi ta có thể sử dụng dụng cụ lọc thích 
hợp như giấy lọc hay phễu lọc.

• Giấy lọc
Để lọc lấy tủa người ta sử dụng giấy lọc không tro. Giấy lọc này sau khi đốt 

cháy và nung, để lại khối lượng tro rấ t nhỏ, có thể bỏ qua.
Giấy lọc không tro có độ mịn khác nhau. Tuỳ theo kích thưốc của các hạt kết 

tủa, ngưòi ta sử dụng các loại giấy lọc mỏng hay dày, được phân biệt bằng một dãi 
băng có màu bao chung quanh hộp giấy lọc. Giấy lọc băng đỏ được dùng trong 
trường hỢp lọc các kết tủa dạng keo vô định hình. Để lọc phần lớn các kết tủa, có 
thể sử dụng loại băng màu trắng có độ mịn trung bình, cuối cùng lọc các kết tủa 
tinh thể nhỏ như BaS04  hay CaC204, ngưòi ta dùng giấy lọc mịn nhất (băng màu 
xanh biển).

Khi tiến hành lọc, điều quan trọng nhất là phải chú ý đến lượng tủa cần lọc để 
chọn kích thưóc của giấy lọc phù hỢp. Tủa không được chiếm hơn 1/3 chiều cao của 
giấy lọc để đảm bảo tủa sẽ được rửa sạch sau khi lọc.

• Phễu lọc
Phễu lọc xốp hiện nay được dùng phổ biến trong các phòng thí nghiệm. Phễu 

lọc làm bằng sứ, lọc dưối áp suất giảm. Loại lọc này chịu được nhiệt độ cao nhưng 
lại có nhược điểm là hút ẩm.

6.4.2. R ửa tủa

Mục đích của rửa tủa là để loại các chất bẩn bám trên bề mặt của kết tủa. Các 
chất bẩn hấp phụ này ỏ trạng thái cân bằng vối các ion tương ứng trong dung dịch. 
Vì vậy khi rửa, ngưòi ta rửa bằng nưóc hay một dung dịch nào đó mà nồng độ của 
ion coi như bằng 0, hiện tưỢng giải hấp phải trội hơn hiện tượng hấp phụ để tủa 
loại được các chất bẩn và cuối cùng thu đưỢc một kết tủa tinh khiết.

Khi rửa tủa cần phải biết loại dung dịch rửa thích hỢp đối vói kết tủa. Ngưòi 
ta phân biệt 4 loại dung dịch rửa:

a) Rửa bằng  dung  dịch của ch ấ t tạo  k ế t tủ a . Rất ít kết tủa thu được có độ 
tan đủ nhỏ để ngưòi ta có thể bỏ qua khối lượng tủa bị mất trong quá trình rửa
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tủa. Phần lốn trưòng hớp lượng tủa bị mất do rửa vượt quá giới hạn của sai sô cho 
phép. Đề hạn chế sự mất này, kết tủa sau khi được tạo thành sẽ được rửa băng 
dung dịch loăng của chất tạo tủa. Thí dụ đề rửa 0,1 g tủa CaC^O^ thu được, nêu 
dùng 200 ml nước để rửa thì lượng tủa bị mất là 1,3% trong khi nêu rửa tủa bằng 
200 ml dung dịch (NH4)2C90.1,0,01M, lượng tủa bị hao hụt là 0,0067%.

Chất tạo tủa thêm vào phải là chất bay hơi để lượng thừa của chất này có thể 
bị loại sau khi nung.

b) Rửa tủ a  bằng  d u n g  d ịch  ch ấ t đ iện  ly. Có nhiều chất kết tủa khi rửa vối 
nưỏc sẽ tạo hiện tưỢng pepti hoá, trỏ thành dạng keo và đi qua đưỢc lọc như
trường hdp của tủa AgCl (AgCl: Ag^.... NOs”), ngưòi ta xử lý bằng cách rửa tủa keo
này vởi dung dịch có chứa chất điện Iv bay hdi để có thể loại sau khi nung như 
HNO3 hay NH4NO3.

c) Rửa tủ a  bằng  d u n g  d ịch  ngăn  cản  sự th u ỷ  phân . Đối với các kết tủa 
khi rửa bằng nưóc sẽ xảy ra hiện tượng thuỷ phân, điều này đưa đến việc dạng cân 
thu được không còn là hỢp chất có thành phần xác định nữa, người ta rửa tủa bằng 
một dung dịch có tính chất ngăn cản sự thuỷ phân. Thí dụ tủa MgNH4P04  nếu rửa 
với nưốc, hiện tưỢng thuỷ phân xảy ra theo phản ứng:

MgNH4PƠ4 + H .o  -> MgHP04  + NH4OH

Nếu dùng nước rửa là NH4OH. cân bằng sẽ dịch chuyển về bên trái, làm giảm 
sự thuỷ phân. NH4OH bị loại dễ dàng sau khi nung kết tủa.

d) Rửa tủ a  với nước đơn th u ầ n . Áp dựng đốì vói các kết tủa khi rửa vói 
nưóc, sự mất tủa không đáng kể. Trường hỢp này cần để ý đến nhiệt độ của nước 
rửa, nếu tủa tan trong nước nóng thì phải rửa tủa bằng nước lạnh.

6.5. Sấy và nung
•

Sau khi lọc, ngưòi ta sấy tủa cho đến khối lưỢng không đổi. Sự sấy có tác dụng 
loại dung môi và tấ t cả các chất có thể bay hơi. Nhiệt độ và phương pháp sấy phụ 
thuộc vào phương pháp lọc và dạng tủa thích hỢp. Trong một số' trường hỢp người 
ta nung sản phẩm để chuyển thành dạng cân có thành phần xác định.

Nhiệt độ đòi hỏi để thu được sản phẩm thích hỢp tuỳ thuộc vào các chất kết 
tủa. ở  nhiệt độ 110°c, đủ để loại nưóc và chất chất bẩn dễ bay hơi. Để sấy sản 
phẩm ngưòi ta có thể dùng tủ sấy, đèn Bunsen hoặc đèn Meker.

Hình 5.2 cho thấy sự mất khối lượng theo nhiệt độ của một vài chất kết tủa 
thông dụng như bạc clorid, calci oxalat và nhôm oxit. Sự sấy của 3 tủa này đơn 
giản là để loại nưốc và các chất bẩn dễ bay hơi bám vào tủa. Nhiệt độ sử dụng rất
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Hình 5.2.Tác dụng của nhiệt độ lên khối 
lượng tủa

khác nhau để tạo ra một tủa khan có 
khối lượng không đổi. Đối với bạc 
clorid, nhiệt độ cần để loại nước hút ẩm 
là trên 110°c trong khi đề loại nưốc 
hoàn toàn như trưòng hỢp của nhôm 
oxit, nhiệt độ phải trên 1000°c.

Đưồng biễu diễn nhiệt khối lượng 
của calci oxalat khá phức tạp. Dưối 
135°c, một phân tử nưốc bị loại đế tạo 
thành CaC904.IỈ2 0 . Hợp chất này sau 
đó chuyển thành oxalat khan ở 225°c.
Sự thay đổi đột ngột về khối lượng ở 
nhiệt độ 450°c cho thấy là có sự phân 
hủy calci oxalat thành calci carbonat 
và monoxyt carbon. Nấc cuối cùng của 
đưòng biễu diển tương ứng với sự biến
đổi calci carbonat thành calci oxit và CO2. Như vậy, khi định lượng bằng 
phương pháp phân tích khôi lượng vói tủa oxalat, bản chất của dạng cân phụ 
thuộc nhiều vào nhiệt độ.

Khi nimg kết tủa giấy lọc cháy thành than, than tạo thành có thể khử một số 
chất khi nung. Trong trưòng hỢp này cần phải dùng phễu lọc sứ thay cho giấy lọc.

6.6. Cân

Giai đoạn xác định lượng cân thu được. Dạng cân đã được sấy và nung đem 
cân trên cân phân tích.

Lưu ý dùng cân phân tích cân được đến 0,1 mg.

7. ỨNG DỤNG

7.1. Xác định nước kết tinh  và hút ẩm

Dược điển Việt Nam III có tiêu chuẩn "Giảm khôi lượng do sấy khô" trong các 
chuyên luận để xác định nước hút ẩm hoặc cả nước hút ẩm và nước kết tinh với 
nhiệt độ như sau:

105"C ± Õ°C: Nhiệt độ thích hỢp để xác định độ ẩm.

120°c -> 200°C: Nhiệt độ thích hỢp để loại nưóc kết tinh.
Để tính kết quả, áp dụng công thức:
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%  ( k l / k l )  H 2 O  =  X  1 0 0

Pi

Thí dụ: Dược điển Việt nam III, trang 39 có chuyên luận Cafein ngậm một 
phân tử  nưốc (C8H 10O2N 4 .H2O), có phân tử lượng là 212,21. Đem sấy ở 80°c, đến 
khối lượng không đổi, nưốc hút ẩm và nưốc kết tinh mất đi. Cân mẫu trưốc và sau 
khi sấy rồi tính ra tỷ lệ phần trăm khối lượng bị giảm.

Tính theo đúng công thức thì hàm lượng nước kết tinh trong cafein là 8,48% 
nhiừig vì có nước hút ẩm nên Dược điển cho phép tối đa là 9%.

7.2. Xác đ ịnh  hàm  lượng Bâ '̂  hay SO|'

7.2.1. Nguyên tắc

Để tạo tủa BaSO ị dùng dung dịch H9SO4 hay muối sulfat nếu mẫu là Ba^^. 

Dùng dung dịch BaCl2 nếu mẫu là S 0 |“ .

7J2^. Cách tiến  h à n h

-  Cân mẫu.

-  Chuyển mẫu về dạng hoà tan.
Thêm dung dịch thuốic thử có nồng độ thích hỢp đã đun nóng kết hỢp khuấy. 

Đun cách thuỷ.
Đê yên cho tủa kết tinh lọc.
Rửa tủa bằng nước nóng.
Nung -  cân -  tính kết quả.

7.3. Đ ịnh lượng clorid , bromid và iodid

7.3.1. N guyên tắc

Cho dung dịch AgN0,3 vào một dung dịch chứa ion c r ,  Br~, r  sẽ thu được các 
tủa bạc halogenid. Rửa tủa, sấy và cân kết quả.

Thí dụ; Định lượng NaCl có trong dung dịch mẫu. NaCl phản ứng vối AgNƠ3 
theo phương trình:

NaCl + AgNƠ3 ^  AgCl + NaN0,3

7.3.2. Cách tiến  hành

Thêm nước vào mẫu, thêm HNO0,. Cho dung dịch AgNƠ3 khuấy mạnh.
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Đun cách thuỷ rồi để yên trong bóng tối.

Lọc và rửa tủa trưốc tiên bằng dung dịch HNO3 sau đó bằng nưốc nóng.

Sấy tủa và tính kết quả.

7.3.3. N h ậ n  xét

Sấy tủa ở nhiệt độ < 130°c.
Tủa bạc dễ bị phân hủy, tránh ánh sáng.

Tủa AgCl dễ bị hấp thụ Ag^ tạo ra lốp điện kép trong trường hỢp trong dung 

dịch có lượng thừa AgNƠ3 -> thêm HNO3 -> ion NO3 phá lớp điện kép.

Từ khóa

-  Phân tích khÕì lượng -  Nội hấp

-  Phương pháp cất -  Hậu tủa
-  Phương pháp làm kết tủa -  Lọc tủa
-  Hấp lưu -  Rửa tủa

CÂU HỎI LƯỢNG GIÁ

1. Nêu nguyên tắc của phưong pháp phân tích khối lượng.

2. Phân loại các phương pháp phân tích khối lượng.

3. Trình bày các giai đoạn tiến hành phân tích khối lượng. Nêu cách tính 
kết quả.

4. Kể vài ứng dụng của phương pháp phân tích khối lượng.
5. Nêu nguyên nhân làm bẩn tủa và cách xử lý.

CÂU HỎI TRẮC NGHIỆM

1. Đôi tượng của phương pháp phân tích khối lượng là
a. chất rắn
b. chất lỏng
c. chất lỏng và chất khí
d. chất rắn và chất lỏng
e. chất rắn, chất lỏng và chất khí

2. Phương pháp phân tích khôi lượng dựa vào sự đo chính xác:
a) thể tích của chất rắn cần xác định.
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b) khối lượng của chất rắn cần xác định.
c) khối lượng đơn chất được tách ra từ một hỗn hỢp rắn.
d) khôi lượng hỢp chất có thành phần không đối.
e) khối lượng của chất rắn cần xác định hoặc thành phần của nó được tách ra ở

dạng tinh khiết hay hỢp chất có thành phần xác định.

3. Phưdng pháp áp dụng khi mẫu được làm bay hơi ở nhiệt độ thích hỢp, khí
bay ra đưỢc hấp thụ bằng một chất đã biết trước khối lượng đưỢc gọi là phương 
pháp

a. tách c. kết tủa e. điện trọng lượng
b. cất d. tro

4. Phương pháp kết tủa là phương pháp dựa trên nguyên tắc là mẫu
a) tác dụng với thuổíc thử tạo chất ít tan.

Q b) bị biến đồi thành cặn khi tiếp xúc với nhiệt.
c) được tách ra dưới dạng tự do hay hỢp chất bền.
d) được tách ra và bá điện cực.
e) đưỢc tách ra và bám vào hỗn hợp vôi xút.
5. Bièu thị kết quả trong phân tích khối lượng thường được tính theo

a) p  (g/1)

b) c% (kiy kl)
c) hàm lượng phần trăm  dạng tùa theo khổi lượng mẫu.
d) hàm lượng phần trăm dạng cân theo khối lượng mẫu.
e) hàm lượng phần trăm của chất tách ra dưới dạng tự do theo khôi 

lượng mẫu.
6. LưỢng thuôc thử cần dùng phải cho thừa.................................. so với tính toán

theo lý thuyết là

a. õ -  10 % c. lõ -  20% e. 25 -  30%
b. 10-15%  d. 20-25 %
7. Bẩn tủa thưòng gặp trong kết tủa vô định hình là do hiện tượng

a. cộng kết. c. hấp phụ. e. nội hấp.
b. hấp thụ. d. hấp lưu.
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Chương 6
PHỮƠNG PHÁP PHÂN TÍCH THE TÍCH

1. MỞ ĐẦU

Người đặt cơ sỏ cho phương pháp phân tích thê tích là nhà bác học L.J. Gay -  
Lussac (Louis -  Joseph GAY -  LUSSAC) 1778 -  1850.

Phương pháp chuẩn độ thể tích là phương pháp phân tích định lượng trong đó 
chủ yếu là sự đo chính xác thể tích của dung dịch có nồng độ xác định cần thiết để 
phản ứng hoàn toàn vói chất phân tích.

Sự chuẩn độ đưỢc thực hiện bằng cách thêm từ từ một dung dịch chuẩn vào 
dung dịch của chất cần phân tích bằng buret cho đến khi ngưòi ta nhận thấy phản 
ứng giữa chất chuẩn và chất phân tích xảy ra hoàn toàn. Thể tích của thuốc thử 
dùng trong định lượng được xác định bằng sự chênh lệch thể tích của chất chuẩn 
giữa hai giai đoạn, đầu và cuối phản ứng.

Phương pháp thể tích được sử dụng rộng rãi trong phân tích vì nhanh chóng 
và đơn giản.

2. MỘT VÀI KHÁI NIỆM CHUNG VỂ PHƯƠNG PHÁP PHÂN TÍCH THE 

TÍCH

2.1. Định nghĩa

2.1.1. Điểm tương dương

Sự chuẩn độ đạt đên điểm tương đương là khi tại điểm đó lượng chất chuẩn
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thêm vào tương đương hoá học với lượng chất phân tích có trong mẫu.
Thí dụ: Trong sự chuẩn độ natri clorid bằng bạc nitrat, ngưòi ta đạt đên điểm 

tương đương sau khi thêm chính xác một mol ion bạc cho mỗi mol ion clorid hiện 
diện trong mẫu.

NaCl + AgNOa-^ AgCl + NaNOs
1 mol 1 mol

Điểm tương đương là một điểm lý thuyết, không thể xác định bằng thực 
nghiệm.

2.1^. Điềm kết thúc

Là thòi điểm gây ra sự biến đổi tính chất vật lý hay sự đổi màu của chất chỉ 
thị. Thưòng có sự sai biệt về thể tích hay khối lượng giữa điểm tương đương và 
điểm kết thúc, ngưòi ta  gọi là sai sô trong chuẩn độ. Trong các phương pháp thể 
tích, sai sô' trong chuẩn độ E, được xác định:

o  E,= V ^-V ,„

Veqi thể tích lý thuyết của thuốc thử cần thiết để đạt đến điểm tương đương.

Vf,n: thể tích thật sự sử dụng để phát hiện điểm kết thúc của phản ứng.

2.1.3. Chất chuẩn hoá học bậc một (sơ cấp)

HỢp chất có độ tinh khiết rất cao đưỢc dùng làm chất gôc trong các phương 
pháp thể tích và phương pháp khôi lưỢng.

Tính chính xác của phương pháp phụ thuộc vào cách đánh giá chất lượng của 
hỢp chất này. Một chất chuẩn bậc một phải đạt các tiêu chuẩn sau:

Độ tinh khiết cao 99,95%
Tính ổn định trong không khí.
Không có nước hydrat hoá để thành phần chất rắn không thay đổi khi có sự 

thay đổi độ ẩm tương đổi.
Có tính tan tốt (thích hỢp) trong môi trường khi thực hiện chuẩn độ.
Khối lượng phân tử tương đối cao để hạn chế sai sô" tương đối khi cân mẫu (sai 

số <0 ,1%).
Trên thực tê chỉ có rấ t ít hỢp chất đạt được các tiêu chuẩn trên.
Thí dụ:
-  Kali naphtalat (M = 204,22 g), muôi luôn luôn ở dạng khan, chỉ chứa tối đa

0,003% nước.

KHC0 3 (M = 100,11 g)

Acid benzoic CgH^COOH (M = 122,15 g)
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2.1.4. Chất chuẩn hoả hoc bậc hai (thứ cấp)

Hớp chất có độ tinh khiết phải đưỢc xác định bằng phân tích hoá học.

Thí dụ:

-  Natri borat ngậm 10 phân tử nưóc Na2B407.10 H2O (M = 381,24 g). Trưốc 
khi pha thành dung dịch chuẩn cần sấy sản phẩm ở nhiệt độ từ  170 -  440°c trong
1 giờ.

Acid oxalic ngậm 2 phân tử nưốc C2H2O4.2 H2O (M = 252 g).

2.2. Các dung d ịch  chuẩn

Dung dịch chuẩn là một thuốc thử có nồng độ biết trưốc đưỢc đùng để chuẩn 
độ trong các phương pháp phân tích thể tích.

Các dung dịch chuẩn giữ một vai trò chủ yếu trong tấ t cả các phương pháp 
chuẩn độ, vì vậy cần thiết phải kiểm tra  những tính chất cần phải có trong dung 
dịch, cách pha và biểu thị nồng độ của các dung dịch này.

2^.1, Điều kiện của một dung dịch chuẩn

Dung dịch chuẩn lý tưởng phải đạt các tiêu chuẩn sau:

-  Đủ bển để không phải xác định lại nồng độ sau khi pha.

-  Tác dụng nhanh với chất cần phân tích.

-  Phản ứng phải hoàn toàn để đạt được điểm kết thúc đúng.

2.2.2. Phương pháp xác định nồng độ của một dung dịch chuẩn

Phương pháp phân tích thể tích chính xác khi nồng độ của dung dịch chuẩn 
chính xác. Có hai phương pháp cơ bản để xác định nồng độ của dung dịch chuẩn.

Phương pháp trực tiếp: Trong phương pháp này, một lượng cân chính xác chất 
chuẩn hoá học bậc 1 (sd cấp) được hoà tan trong một dung môi thích hỢp và pha 
loãng trong bình định mức đến thể tích chính xác.

Phương pháp so vỏi mẫu chuẩn (etalonnage): dung dịch dùng làm chuẩn được 
so bằng cách chuẩn độ với

-  một khối lượng chất chuẩn hoá học sơ cấp.

-  một khôi lượng chất chuẩn hoá học thứ cấp.

-  một thể tích của một dung dịch chuẩn khác.

Phần lớn dung dịch dùng làm chuẩn được xác định nồng độ bằng phương pháp 
này do các thuốc thử không đạt được tiêu chuẩn của chất chuẩn hoá học sơ cấp.
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2.2.3. Cách biểu thị nồng độ của các dung dịch chuẩn

Nồng độ của dung dịch chuẩn thưòng được biểu thị là nồng độ mol và nồng độ 
đương lượng.

Nồng độ mol cho biết sô' mol của thuốc thử chứa trong một lít dung dịch.

Nồng độ đướng lượng biểu thị sô' đương lượng gam của thuốc thử có trong một 
lít dung dịch.

2.3. Các phưofng pháp xác đ ịnh điểm  tương đương

Để xác định đểm tưdng đương, ngưòi ta sử dụng chất chỉ thị hoá học hay chỉ 
thị lý hoá.

2.3.1, Chất chỉ thị hoá học

Chỉ thị là chất đưỢc cho vào dung dịch khi tiến hành định lượng. Sự thay đổi 
về pH, thê oxy hoá -  khử... sẽ làm thav đổi màu của chỉ thị.

Các chỉ thị thường dùng trong phương pháp phân tích thể tích:

a) Chỉ thị nội: chỉ thị cho vào dung dịch khi tiến hành định lượng.

Chỉ thị màu: metyl da eam, phenolphtalein.

Chỉ thị tạo tủa: kali cromat.

Chỉ thị tạo huỳnh quang: fluorescein.

b) Chỉ thị ngoại; chỉ thị để ngoài, dùng dụng cụ như đũa thuỷ tinh lấy dung 
dịch rồi cho tác dụng vối thuốc thử như trường hỢp dùng giấy tẩm hồ tinh bột.

Chỉ thị có thể là:

Một chất: đỏ metyl.

Hai chất: thuốc thử Tashiri (đỏ metyl và xanh metylen).

Nhiều chất: thuốc thử vạn náng.

2.3.2. Chỉ th ị lý hoá

Đo sự đổi màu của dung dịch bằng phương pháp quang phổ, phương pháp điện 
hoá như đo điện thế, đo cường độ dòng điện hay đo dộ dẫn điện.

3. PHÂN LOẠI CÁC PHƯƠNG PHÁP PHÂN TÍCH THE TÍCH

Ngưòi ta thường dựa trên cơ sở phản ứng để phân loại các phương pháp phân 
tích thể tích.
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3.1. Phương pháp trung hoà

Phương pháp dùng đề định lượng các acid, base và một số muối trong môi 
trường là nưóc hay môi trường khan. Phương pháp này dựa trên sự trao đổi 
proton

Thí dụ: Định lượng acid hydrocloric bằng natri hydroxyd

HCl + NaOH-> NaCl + HgO

3.2. Phương pháp oxy hoá -  khử

Dựa trên phản ứng oxy hoá -  khử tương ứng vói sự trao đổi electron giữa hai 
chất: một chất cho một hoặc nhiều electron, chất thứ hai nhận electron.

Thí dụ: Định lượng sắt III clorid bằng dung dịch thiêc

2FeCl3 + SnCla 2FeCl2 + SnCl4

3.3. Phưctag pháp kết tủa

Căn cứ trên các phản ứng giữa chất cần đinh lượng vói thuốc thử tạo ra hỢp 
chất ít tan.

Thí dụ: phương pháp bạc sử dụng thuốc thử bạc n itrat để định lượng các 
halogenid.

3.4. Phương pháp tạo phức

Dựa vào phản ứng tạo thành phức chất. Phương pháp complexon được sử dụng 
phổ biến dùng định lượng các ion kim loại như định lượng calci và magnesi trong 
nước với thuốc thử là EDTA.

4. KỶ THUẬT CHUẨN ĐỘ

Kỹ thuật chuẩn độ trong phương pháp thể tích nói chung rất đơn giản. Kỹ 
thuật thường chỉ cần đo thể tích của các dung dịch với những dụng cụ chính xác 
như pipet, buret, bình định mức. Các dụng cụ kém chính xác như ông đong chỉ 
dùng để lấy thể tích thuốc thử dùng điều chỉnh môi trường phản ứng.

Các phương pháp được dùng trong phân tích thể tích là phương pháp trực tiếp 
và phương pháp gián tiếp.

4.1. P h ư ơ n g  p h áp  trự c  tiế p

Chất cần định lượng phản ứng với dung dịch chuẩn.
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4.1.1. C huẩn độ trực tiếp

Phương pháp chuẩn độ đơn giản nhất là từ buret đã hiệu chỉnh chính xác, 
ngưòi ta nhỏ từng giọt dung dịch chuẩn B vào một thề tích xác định dung dịch hay 
một lượng cân xác định chất A đã hòa tan trong dung môi thích hỢp. Khi phản ứng 
kết thúc, biết lượng dung dịch chuẩn B dùng để phản ứng vối chất cần định lượng 
A thì có thế tính hàm lượng của chất A.

Chuẩn độ trực tiêp thường dùng đề định lưỢng một acid bằng một base hay 
ngược laị. Thí dụ: Định lượng HCl bằng dung dịch chuẩn NaOH vói chỉ thị là 
phenolphtalein. Dung dịch acid hydrocloric được chứa trong bình nón, dung dịch 
natri hydroxyd chuẩn đưỢc thèm từ từ từng giọt bằng buret cho đến khi phản ứng 
kết thúc được nhận biết nhờ vào sự đổi màu của chỉ thị.

4.1.2. Chiiãn độ ngược hay chuán dộ thừa  trừ

Chuẩn độ này áp dụng trong trường hỢp không thể thực hiện chuẩn độ trực 
tiêp. Người ta thêm một thể tích chính xác, dư dung dịch chuẩn B vào một thể tích 
xác định dung dịch hoặc một lượng càn xác định A đã hòa tan vào dung môi thích 
hỢp. Khi phản ứng kết thúc, lượng dư thuốc thử B không tham gia phản ứng được 
chuẩn độ bằng dung dịch thuõc thử hỗ trỢ khác, đã biết nồng độ chính xác.

Thê tích thuổc thử B trong chuẩn độ này không đưỢc ít hơn 15 -  20 ml trong 
phương pháp đa lượng.

Thí dụ: Định lượng bane phương pháp complexon;

Phương pháp này có lợi trong các trường hỢp:
Không chọn được chỉ thị kim loại thích hỢp cho ion cần xác định. Chẳng hạn 

không thể chuẩn độ trực tiếp Co'", A1"" vối chỉ thị đen eriocrom T được vì chỉ thị 
này tạo vói phức bền vững đến nỗi không bị EDTA phá vỡ.

lon cần xác định nằm trong tủa 3 aS0 4 , PbS0 4 -.. làm phản ứng với EDTA xảy 
ra chậm.

Chất cần định lượng không tan. pH môi trường tương kỵ với phương pháp 
trực tiếp.

Minh họa: Để định lượng Ba^*, ngưòi ta cho lượng chính xác complexon III có 
dư, định lượng dư complexon bằng MgCl2 chuẩn.

EDTA dư (lượng chính xác)

Định lượng dư bằng MgCl2 chuẩn.
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4.2. Chuẩn độ gián  tiếp  (thế)

Ngưòi ta dùng phương pháp này khi chất cần định lưỢng không phản ứng với 
dung dịch chuẩn nên cần có một chất trung gian.

Thí dụ: Dung dịch natri thiosulphat là một chất khử tốt đưỢc dùng để chuẩn 
độ các chất oxy hoá yếu như iod nhưng không chuẩn độ đưỢc các chất oxy hoá 
mạnh như KMn0 4 , K.,Cr207. Vì vậy trước hết cho K2Cr207 tác dụng vói thuốc thử 
trung gian KI (Bị) trong môi trường acid để giải phóng iod, iod tách ra tương 
đương định lượng theo tỷ lệ vói K2Cr207- Nêu chuẩn độ iod được giải phóng ra 
[thay cho K,Cr207,(Ai)] bằng dung dịch chuẩn chính Na2S20,3 (B) thì có thể tính ra 
lượng K9Cr2Ơ7 (A).

KsCraOy

KI lượng dư

l ọ  phóng thích tương đương định lượng 

Na2S203

5. DỤNG CỤ DÙNG TRONG CHUẨn  đ ộ  b Ằn G p h ư ơ n g  p h á p  THỂ•  •  •

TÍCH
5.1. D ụng cụ chứa

Bình nón, becher dùng để đựng mẫu.

5.2. Dụng cụ khắc độ

Ống đong.
Pipet khắc độ.
Dùng để lấy một thể tích dung dịch gần đúng.

5.3. D ụng cụ chính xác

Pipet chính xác một vạch, pipet hai vạch, phân phôi một thể tích dung dịch 
ehính xác cô' định.

Buret dùng để đong một thể tích chính xác thay đổi.
Bình định mức dùng để pha một dung dịch có thể tích chính xác, thường dùng 

để pha dung dịch chuẩn, pha loãng dung dịch. Thể tích chất lỏng trong bình được 
biễu diễn bằng mililít. Trên bình có ghi dung tích và nhiệt độ (thường là 20°C). 
Các bình định mức thường có dung tích khác nhau từ 25 — 2000 ml.
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Dụng cụ chính xác bằng thuỷ tinh được chia thành 2 loại:
Loại A:
Loại B: Sai sô" trong đo lưòng thường nhỏ hơn 2%. Những dụng cụ này chỉ 

dùng trong pha chế mà thôi.
Thí dụ 1:
-  Pipet chính xác loại A 20 ml có dung sai ± 0,02ml có nghĩa là pipet có thể 

phân phối một thề tích là 19,980 ml < thể tích phân phối theo lý thuyêt 
< 20,020ml. Như vậy dung sai sẽ là

0,020
20

X 100 = 0,10% 0,10%

Pipet chính xác loại B 20 ml có dung sai 0,04 ml —> ± 0,2% 
Bình định mức 100 ml loại A có dvmg sai là ± 0,1 ml ^  0,1%

_cl

Y
a)

Pipet khắc độ Buret Bình định mức

Hình 6.1. Một số dụng cụ sử dụng trong chuẩn độ thể tích
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5.3.1. D ung sa i của  m ột s ố  dụng  cụ loai A, B

Dụng cụ Thê tích (ml) Loại A Loại B

Pipet chính xác

1

10

± 0,006

± 0,006

± 0,01

± 0,02

Buret
25

50

±0,03

±0,05

Bình định mức
10

50

100

± 0,02

±0,05

0,08

±0,04

± 0,10

±0,16

6. CÁCH TÍNH KẾT QUẢ

Để tính được kết quả trong phương pháp phân tích thể tích cần phải biết thể 
tích và nồng độ của chất chuẩn.

6.1. Tính kết quả trường hỢ p dùng nồng độ đương lượng

Đốì với nồng độ đương lượng, người ta kết thúc chuẩn độ tại lân cận điểm 
tương đương, ở đó sô" đương lượng (hay mili đưdng lượng) thuốc thử bằng sô" đương 
lượng (hay mữi đương lượng) của chất cần xác định.

Lấy V3 ml dung dịch chất B (chất chuẩn) có nồng độ xác định Nb dùng chuẩn 
độ tại điểm kết thúc hết Vạ ml chất cần định lượng có nồng độ Nạ. Để tính nồng độ 
của chất A, áp dụng quy tắc: tại điểm tương đương, tích các thể tích (ml) của các 
dung dịch chất phản ứng với nồng độ nguyên chuẩn của chúng thì bằng nhau:

Va Na =VbNb

Nồng độ chất A đưỢc suy ra từ công thức:

VẹNb
V.

Thí dụ:

NHCl

NHCl

3 2 , 2 0  X 0 , 0 9 5 0  

2 5 , 0 0  

=  0 , 1 2 2 4
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Dung dịch acid hydrocloric được chuẩn hoá bằng dung dịch natri hydroxyd 
chviẩn. Nếu để trung hòa 25 ml dung dịch HCl ngưòi ta sử dụng 32,20 ml dung 
dịch NaOH 0,09Õ0N. Tính nồng độ đương lượng của HCl.

Từ nồng độ được xác định, tính được:
-  Hàm lượng gam /lít

Pg/1 = N.., X 

E.̂ : đương lượng gam của chất cần định lượng.

N^: nồng độ của chất A.

Hàm lượng tính theo phần trăm ĉ ố̂:

co,. = Í Ỉ Ạ _ ^ ^ x i o o
mgA

mgA: khổì lượng của A tính bằng mg.

Từ KHÓA

-  Phân tích thể tích -  Dung dịch chuẩn
-  Điểm tương đương -  Chất chỉ thị

-  Điểm kết thúc -  Kỹ thuật chuẩn độ

-  Chất chuẩn -  Dụng cụ chính xác

CÂU HỎI LƯỢNG GIÁ

1. Trình bày nguyên tắc của phương pháp phân tích thể tích.

2. Phân biệt:

-  Điểm tương đương và điểm kết thúc.
-  Chất chuẩn bậc một và bậc hai.
3. Xêu thí dụ minh họa các kỹ thuật chuẩn độ.

4. Viết công thức tính kết quả trong phương pháp phân tích thể tích.

CÂU HỎI TRẮC NGHIỆM

1. Phương pháp phân tích thể tích là phương pháp dựa trên việc xác định
a) khối lượng của chất chuẩn khi phản ứng với chất phân tích.
b) thể tích chất chuẩn.
c; lượng chất chuẩn bậc 1.
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d) lượng chất chuẩn bậc 2.

e) thể tích chất chuẩn bậc 1.
2 . Phương pháp phân tích thể tích được sử dụng rộng rãi vì

a) ít tốh thòi gian, ít tôn kém, kỹ thuật đơn giản.
b) ít tôn thòi gian, ít tốn kém, kỹ thuật đơn giản, chính xác.

c) nhanh, tiện lợi, chính xác và có thể tự động hoá.
d) tiện lợi, kỹ thuật đơn giản, ít tốh kém và có thể tự động hoá.
e) nhanh, tiện lợi, chính xác và ít tốn kém.
3. Việc chuẩn độ được thực hiện bằng cách thêm ............vào dung dịch phân

tích cho đến khi phản ứng xảy ra hoàn toàn.

a) dung dịch chuẩn
b) chất chuẩn bậc 1

c) chất chuẩn bậc 2
d) thuốc thử
e) chất chỉ thị
4. Đặc điểm của một dung dịch chuẩn:

a) bền, có công thức xác định.

b) không bị hút ẩm, khôi lượng phân tử khá lớn.
c) có nồng độ xác định.
d) bền, phản ứng nhanh, hoàn toàn và phản ứng chọn lọc đối vói mẫu.
e) bền, phản ứng nhanh, hoàn toàn, phản ứng chọn lọc và có nồng độ xác định, 

ít tốn thòi gian, ít tốn kém, kỹ thuật đớn giản.
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Chương 7 
PHỦƠNG PHÁP ACID -  BASE

NỘI DUNG

1. MỘT SỐ KHÁI NIỆM  C ơ  BẲN

-  Theo Lewis: acid là chất có khả năng nhận đôi electron còn base là chất có 
khả năng nhưòng đôi electron tự do.

-  Theo Bronsted: acid là chất có khả năng cho và base là chất có khả năng 
nhận H".

Giáo trình này được viết theo thuyết acid -  base của Bronsted
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1.1. Thuyết BRONSTED

Acid là chất cho proton HA ^  (7.1)
Base là chất nhận proton B + HB"̂  (7.2)
Theo (7.1), nếu phản ứng theo chiều từ trái sang phải thì HA là acid (cho Ĥ ) 

và nếu theo chiều ngược lại thì A' là base (nhận H^).
Tưỡng tự, theo (7.2) thì B là chất nhận base và HB^ là chất cho H :̂ acid. 

Trong (7.1) HA / A" tạo thành 1 cặp acid -  base liên hỢp và trong (7.2) là cặp 
BHVB.

Viết gộp (7.1) và (7.2) lại thành:
HA + B HB^ + A“

acid 1 base 2 acid 2 basel

1.2. Kết quả của th u yết BRONSTED

a) Tổng quát hoá khái niệm acid -  base: không xem acid hay base là những 
chất hiện diện riêng rẽ nhưng là 1 cặp acid -  base liên hỢp vì nếu có acid là có 
base.

Thí dụ : HCl ^  c r  + (acid hydrocloric HCl liên hỢp với base clorid c r )  
NH3 + í=ĩ NH4"̂ (base amoniac NH3 liên hỢp vối acid amonium

N H /)
b) Mỏ rộng khái niệm: acid và base có thể là phân tử mà cũng có thể là ion

acid base

nh; CH3COOH H CO3- NH3 C H 3 C 0 0 - co i-

2 . PHẢN ỨNG ACID -  BASE /  DUNG MÔI c ó  H" HOẠT ĐỘNG

Dung môi có proton hoạt động là dung môi có tính acid hay base và có thể tác 
động lên các chất tan acid hay base có trong dung dịch.

2.1. Phản ứng của acid -base với dung m ôi (thuyết Bronsted)

Khi dung môi có proton hoạt động thì nó sẽ ảnh hưởng đến chất tan và lúc ấy 
dung môi sẽ đóng vai trò của một acid hay 1 base.

Thí dụ: Dung môi nước có thể hoặc là 1 acid hoặc là 1 base.

Nếu nưốc là 1 acid HgO ^  0H “ +

hay nưốc là base HgO + ^  HgO  ̂ (ion hydroxonium)
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Tưdng tự, nếu dung môi là formamid hay cồn:
Nếu formamid là acid 

hay formamid là base 

Nếu cồn là acid 

hay cồn là base

HCONH2 

HCONH, +

ROH 

ROH + H"

HCONH" + H" 

HCONH^

RO' + H" 

ROH^

Nhưng không bao giò' hiện hữu ồ trạng thái tự do mà phải có 1 cặp cho và 1 
cặp nhận.

Thí dụ:
HF + HọO ^  F -  + H3O"

(HF và H3O: cho H^ H ,0 và r :  nhận H")

NH4 + H ,0 í:: NHg + HgO^

acid 1 base 2 base 1 ạcid 2
(NH4"và H3O*: cho w ,  H ,0 và NH3: nhận HO

2^ . Sự  phân ỉy của dung môi

SH: Ký hiệu của dung môi có H" hoạt động (S: solvent)
Do có thê cho hoặc nhận proton mà dung môi khi là acid khi là base.

SH + SH s- + SH2"
acid 1 base 2 base 1 acid 2 

SH / S“ : cặp acid và base liên hợp:

Thí d ụ :  2 H 2 O  H3O" + 0 H ( H 2 0 / 0 H -)

(7.3)

Theo (7.3):

Khi dung môi SH là nước :

[S-][SH^]
[SH]2

(7.4)

_ [0 H-][H3 0 ^] 

[ỈỈ20f

Thực tế  [SH] hoặc [H2O] được xem như là một hằng sô" vì có rất ít phân tử chịu 
sự phán ly.

Thí dụ: Trong 1 lít nước có 10“̂  phân tử gam (hoặc 1,8 ịxg nước) bị phân ly 
thành 100 [Lg (dạng H3O0  và 1,7 ịig OH'.

Vì dung môi ít phân ly nên nồng độ dung môi coi như không thay đổi và từ 
(7 .4) người ta có thể viết:
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[S-] [SH|] = K X [SH]2 = Ki (hằng số ion hoá) (7.5)

Hằng số Kị này là tích nồhg‘độ îoi;- bị phân ly của dung môi: hằng sô ion hoá 
của dung môi có thể nhỏ hoặc lớn hơn hằng sô" ion hoá của nưóc.

Thí dụ:

( = K „ ,J [ 0 H -][H 3 0 1 =K„,ac = 10  (ở 2 3 ° C) 

[CHgOlíCHgOH^]

[C,K,0-] [C sH sO H ^ ]

[H C001[H C 00H ^]

Kị của nước

K ị  (M eOH)

K i  (E tO H )

K i  (H 'C O O H )

=  10 

= 10 -2° 

= 1 0 '®

Chủ ý

-  Thay vì viết [HgO"̂ ] người ta viết

-  Khi dung môi nước tinh khiết thì [HgO"̂ ] = [0H“] = v^nước

-  Khi một dung môi bất kỳ tinh khiết thì [S“] = [SH2 ] =

-  thay đổi theo nhiệt độ.

Bảng 7.1. Hằng số ion hoá của nước ồ nhiệt độ khác nhau

Nhiệt độ Kpuớc [H1 Nhiệt độ n̂ước [H I

18 “C 0,62 X  10 ’̂" 0,79 X  10-^ 2 5  ° c 1,2 X  10-’“ 1 , 1  X  1 0 ' ^

23 “C 1.00 X  10"’'' 1,00 X  10-' 1 0 0 ° c 58 X  10-'“ 7,6 X  10'"

2.3. Lực của acid  hoặc base trong dung m ôi có H* hoạt động

-  Trường hỢp 1 acid

HA + SH ìĩ A- + [SH^]

acid + dung môi í=ĩ base + proton được solvat hoá

_ [A-][SH,^]_ [base][SH^]
[HA] [acid]

(7.6)

PK3 = -  IgK ;̂ pKg là hằng số̂  phân ly nói lên lực acid hoặc base của một chất. 
Kết quả: tính acid của chất tan càng mạnh thì càng dễ phóng thích H'', [SIỈ2̂ ] 

càng lốn, K3 càng lớn và pK,, càng nhỏ. Lực của base liên hỢp A” càng yếu khi acid 
càng mạnh.

=> H ằng sô pK^ dùng  đ ể  xác đ in h  lực của cặp acid  -  base

1t2

https://nhathuocngocanh.com/



-  T rường hỢp 1 base

B + SH íĩ BH" + S '

Base 1 dung môi acid acid 1 base từ dung môi

Và K - [BH"][S-] [acid][S-]
" [B] [base]

Theo (7.5) có [S-] [SUt ] = K, nên [S1 =
[SH^]

và theo (7.6):

Thế vào (7.7): Ki = X hoặc K. X K|. = K,
K, (SH|J

Do đó, Kb liên quan với Kg bằng hệ thức trên nên khi đề cập đến lực của acid -  
base sẽ chỉ nói đến và không bàn đến Kb-

2.4. Dự đoán phản ứng

• Xét pK của 2 cặp ac id  -  base 
Thí dụ:

Acid acetic tác động trên amoniac trong dung môi là nước.

Cặp acid acetic / acetat: pK  ̂= 4,74 và cặp ion amoni / amoniac: pKg = 9 ,2 .

Phản ứng xảy ra : C H 3C O O H  + NH3 ^  CHgCOO” + NH4 (7.8)

^  [CH3CQQ-][NH;] 
[CHgCOOHJiNHg]

Trong nước, acid acetic bị phân ly và amoniac cũng bị phân ly theo phản ứng 
cân bằng có hằng sô":

^  _ [CH^COO-][H^]_ 
[CH3COOH1

ÍNH4^]
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Hằng sô của phản ứng giữa amoniac và acid acetic trong nước dễ dàng tính vì

từ (7 .9 )^  = ^  v à từ (7 .1 0 )- . ẹ ^  = í í ^
[CH3COOHI IH+I [NH3 I

[ C H 3 C 0 Q - ] Ị N H 4 ^ ]  ^  ^ ^

[ C H 3 C O O H ] f N H 3 ]

Kết quả: phản ứng (7.8) càng dịch chuyển về phía phải thì JiiiL càng lớn hay
Ka2

càng nhỏ, nghĩa là (pKg -  pKg ) càng lớn.
Kaị

2.5. B iểu thức bằng số  của [SH2 ]

K hái n iệm  pH của H enderson  -H asselbalch

Theo (7.6): ^  [SH í  ] = K,
[base ] Kg [base ]

Trong thực tế, thay vì sử dụng [H ]̂ của dung môi ngưòi ta sử dụng -  lg[Ĥ ] 
= pH gọi là thế hydrogen của dung môi hay là pH.

pH = pK. + Ig (7.11)
[a c id j

Khái niệm pH được Henderson -  Hasselbalch đề cập khi thực hiện chỉ trong 
dung môi nưóc sẽ được tổng quát hoá cho mọi dung môi miễn là dung môi này 
phân ly giông như nước.

Định luật tác động về khối lượng diễn tả theo hoạt độ chứ không phải theo 
nồng độ và pH tương ứng với hoạt độ của H* trong dung môi.

2.5.1. Thay đổi p H  theo acid  hay theo base

Hằng sô' ion hoá được tuân theo trong dung môi tinh khiết và trong các 
dung dịch:

-  Nếu nước tinh khiết, một phân tử dung môi khi phân ly phóng thích 1 và 
1 0 H-.

-  [H ]̂ = [OH'] = 10 do vậy pH của nưóc tinh khiết là 7.
-  Nếu trong nước có acid thì sẽ có chuyển từ acid vào nước nghĩa là có xuất

hiện những ion phụ. Do vậy [HgO ]̂ hay [H ]̂ > 10 và pH < 7 , nồng độ acid
càng lốn thì pH càng nhỏ.

-  Ngược lại, khi cho 1 base vào nưốc, base này bị phân ly tạo OH' và vì 
=  [ H 1  [ 0 H - ]  n ê n  [ 0 H  ] t ă n g  t h ì  [ H " ]  p h ả i  g iả m .  D o  v ậ y  [ H " i  <  1 0  v à

p H >  7 .
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1.1.1. Đ ư ờ n g  co n g  p H  

pH
Ị-0,00365mg p. 1.000 = N/10'

-0,0365mg p, 1.000 = N/10«

,365mg p. 1,000 = N/10  ̂

3.65mg p, 1,000 = N/10‘‘
36,5mg p. 1.000 

_  = N/10̂
HCI đàm đàc

Hình 7.1. pH theo sự pha loãng dung dịch HCI 
(3<pH<7)

Hình 7.2. pH biến thiên theo sự pha loãng 
dung dịch HCI (0<pH<7)

Các đường cong này minh họa sự biến đổi pH theo [Ĥ ] của môi trường tính 
bằng ion cho phép hiểu rằng :

-  Khi pH thay đổi 1 đơn vị thì [H"J thay đổi 10 lần (hình 7.1).

-  o  vùng pH nhỏ (khoảng 0 -  2). [H ]̂ thay đổi nhiều mà pH thay đổi không 
đáng kể. Ngược lại khi tiến gần đến sự trung hoà, [H ]̂ chênh lệch ít cũng làm pH 
thay đổi nlũều (hình 7.2).

2.5.3. Thay đổi p H  theo n h iệ t độ

Bảng 7.2. Biến đổi giá trị pH của nước theo nhiệt độ

Nhiệt độ ( °C) 0 15 23 30 37

pH 7,45 7,12 7,00 6,86 6,65

Chú ý  : biến đổi này rất quan trọng nhất là trong lĩnh vực sinh học. Giá trị pH  
bỉnh thường của máu đo được Ở37‘’C; 7,35 < pH  < 7,45. Do vậy, khi đo phải kể  đến 
sai sô khi thay đổi nhiệt độ.

2 .6 . Y ế u  t ố  b ê n  n g o à i ả n h  h ư ở n g  đ ế n  t ín h  a c id  v à  t ín h  b a se

2.6.1. P h á t h iện  tín h  acid và xác đ ịn h  lực acid của chấ t tan

Hoà acid HA vào dung môi nào đó có hoạt động. Nếu dung môi có khả năng 
nhận H"" của acid càng cao thì càng dễ phát hiện được lực acid của chất tan HA.

Thí dụ:
HCl yếu trong dung môi acid acetic nhưng HCl mạnh trong pyridin vì pyridin 

có khả náng nhận từ HCl cao hơn khả năng nhận của acid acetic.

Acid acetic 

Pyridin

CH3COOH + 

C,H,N + H"

CHgCOOH^

CaH.NH^
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Như vậy, dung môi có khả năng nhận càng cao (có tính base) thì cân bằng 
của 2 phương trình trên càng dịch sang phải : càng lón => pKa càng nhỏ acid
càng mạnh.

Trong các dung môi có tính acid thì lực của các chất hoà tan là base yếu sẽ 
tăng lên và nhiều base yếu lại trở thành base mạnh (giải thích tương tự cho dung 
môi có tính base).

Thí dụ:
Acid formic -  là dung môi ít có tính base hơn nước — vì là acid nên khả năng 

nhận yếu, khó phát hiện tính acid => HCl trong acid formic là 1 acid yếu.

Ngược lại formamid có tính base nhiều hơn nước -  vì là base nên phát hiện 
tính acid tot hơn. Vì vậy acid acetic yếu trong nưốc lại được coi như là 1 acid mạnh 
trong formamid.

2 .6 ^ . P h á t h iện tin h  base và xác đ ịn h  lực base của ch ấ t tan  • • •

Một dung môi cho là vì khả năng nhận của nó yếu hơn khả năng nhận
của base hoà tan. Sự khác biệt khả năng nhận của dung môi và chất tan 

base càng lớn thì tính chất base của chất tan càng cao.

Thí dụ:
Amin, alcaloid được coi như là base mạnh trong acid formic (hoặc trong acid 

acetic khan) nhưng là base yếu trong nưốc.

ư rê coi như là base mạnh trong acid chloracetic và yếu trong acid acetic vì 
acid chloracetic có khả năng nhận thấp hơn khả năng nhận của acid acetic.

2.6.3. T ính  tương đôi của kh á i n iêm  acid-base

Một chất có thể là 1 acid hay base tùy theo dung môi mà nó được hoà tan: 
trong dung môi có khả năng nhận mạnh thì chất tan nhường proton và được 
coi là acid. Ngược lại, trong dung môi acid (cho proton) thì chất tan có thể nhận 
proton và được coi là base.

-  Thí dụ 1: Alcaloid là một base yếu khi hoà vào nước nhưng lại là base mạnh 
khi hoà vào acid acetic khan.

HCI HCOOH H2O NH3 NaOH

acid base

Khả năng cho H* tăng dần Khả nàng nhận tăng dần

Hinh 7.3. Thang biểu diễn khả năng cho và nhận H*của một số  dung môi
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-  Thí dụ 2: HCl luôn luôn là 1 acid trong dung môi acid formic (HCOOH) vì 
khả năng cho lốn hơn của dung môi nhưng nưốc trong acid formic luôn luôn là 
1 base vì nưóc nhận của dung môi.

HCI HCOOH H,0 NH,; NaOH

acid base

Hình 7.4. Tính acid của HCI và nước trong dung môi HCOOH

Thí dụ 3: IQii dung môi là amoniac thì nưốc lại là 1 acid

HCI HCOOH H^O NH3  NaOH

acid base

Hình 7.5. Tính acid của HCI và nưóc trong dung môi NH3

Như vậy:

-  Dung môi nhận mạnh nhất (có tính base mạnh) thì các chất tan sẽ 
ỉà acid.

-  Ehmg môi cho tốt nhất (có từih acid mạnh) thì các chất khảo sát sẽ là 
base.

2.7. L iên quan giữa pH và pK,

2.7.1. Công thức tổng quát: theo (7.11)

pH = pK, + I g Ị b ^
[a c id  ]

Đây là công thức có thể dùng trong mọi tình huống. Nhưng trong nhiều trường 
hỢp người ta có thể dùng các công thức gần đúng, nhất là để tính pH của dung dịch 
acid hay base đã biết được pKg.

2.7^. Công thức gần đúng đ ể  tính giá trị pH

Các công thức này chỉ có giá trị đốì vói những chất phân ly H"" yếu trong dung 
môi phân ly khảo sát.

Đật các ký hiệu; HA: acid mạnh; B: base mạnh; Ha: acid yếu; b: base yếu.

• pH  của 1 acid yếu

Cho 1 acid yếu Ha, nồng độ ban đầu là c trong dung môi nước:

Acid phân ly từng phần theo phương trình: Ha í=ĩ + a“
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Hằng sô" ion hoá của phướng trình trên là

K,= Í M 1 H  (7.12)
[H a |

Nước ion hoá theo phương trình: H^o í=ĩ + OH' 
mà [H^][OH“] = = 10■'^ Vậy có hai cân bằng sau :

c=  [Ha] + [a1 (7.13)

[ H ^ ]  =  [ H 1 [ H n H , 0  +  [ H l H a  ( 7 . 1 4 )

-  Theo (7.13): trong những phân tử Ha cho vào đầu tiên có các phân tử không 
phân ly: nồng độ là [Ha]; 1 số phân tử khác bị phân ly để cho a“ : nồng độ là [a"].

-T heo  (7.14): H" là của:

Hoặc những phân tử nước bị phân ly ([H'^]ịị o)

Hoặc những phân tử acid bị phân ly ([H'̂ ]jja)
Có 2 ước lượng sau;
-  Ha xem như là acid đủ yếu (nghĩa là kém phân ly) để sô" phân tử bị phân ly

có thể bỏ qua so với sô' phân tử không phân ly. Như vậy, có thể bỏ [a“] trong (7.13)
và viết:

c = [Ha] + [a1 « [Ha]
-  Sô" H* do nước phân ly xem như có thể bỏ qua so với sô" trong (7.14) do acid

phân ly (giả sử acid không quá yếu). Do vậy, có thể bỏ [H' ]̂pỊ o so với và

viết:

[H1 = [H"]h^o + [H lH .«[a1

(do mọi phân tử Ha bị phân ly giải phóng aT đồng thòi với H^.
Kết quả: (7.12) được v iế t:

K. = l i l J l  hay [H*]̂  = K.C 
c

Viết theo khái niệm p: pH = l/2pK„ -  l/21g c
• pH  của muôi của acid mạnh và base yếu
Một acid mạnh phản ứng với base yếu tạo nên một muôi:

HA + b ^  bH^A' (7.15)
A là base liên hỢp với acid mạnh HA nên có lực coi như bị bỏ qua, coi như là 

bằng không. Như vậy base này không phản ứng được với bH^ và phương trình
(7.15) không cân bằng.
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Muối bH^A khi cho vào dung môi phân ly có thể xem như bị phân ly 
hoàn toàn.

bH" A- ^  bH" + A-
Trong dvmg dịch lúc này còn acid bH^ có lực thật sự (nhưng cũng chỉ là một 

acid yếu do liên hỢp vối 1 base yếu) có nồng độ c (tính bằng mol/1) của muối và 
1 base A“ (có lực = 0). Như vậy chỉ là dvmg dịch acid yếu và được tính theo công 
thức tính pH của dung dịch acid yếu:

pH = l/2pK, -  l/21g c
• pH  cùa một base yểu
Khi áp dụng cho 1 dung dịch nước của base b (nồng độ đầu = c) có thể suy luận 

giống như trường hỢp pH của 1 acid yếu. Phương trình diễn tả sự phân ly của base 
và nưốc:

b + HọO íĩ OH- + bH" ; H ,0 + OR-

bH* b +  và hằng S Ố  ion hoá K,=
[ b H ‘ 1

Người ta có :

c = [b] + [bH1  ; [0 H-] = [OH-]h^o+ [0 H1 ,.

Đế tính gần đúng, ngưòi ta có : c = [b] + [bH ]̂ ~ [b]

[0 H-] = [OH-]h^o + [0H-]„ .  [0 H], = [bH1

Biểu thức

[O H ] Ke

Viết theo khái niệm pH thì: pH = 7 + — pK, + -  log c

• pH  của muối của một acid yếu và base mạnh
Muối này tạo thành theo phản ứng: Ha + B BH^ + a”
Giổhg như mọi trường hỢp khác, khi hoà tan hoàn toàn muôi này bị phân ly 

thành BH" và a'.
BH* là acid liên hỢp với 1 base mạnh B nên coi như acid có lực bỏ qua.

Base a ' liên hỢp với một acid yếu Ha được coi như 1 base có lực thật sự (cũng 
chỉ là một base yếu), trong dung dịch chỉ có mỗi base a ' là có lực thật sự.

Dung dịch base a“ thể hiện là base yếu pH > 7 rất rõ ràng.
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Như vậy chỉ là dung dịch base yếu và tính theo pH của dung dịch base yêu:

pH = 7 + ^  pK„ + 1  log c 

Thi dụ : dung dịch muối kali carbonat, natri borat.
Chú ý : Dung môi H2O bị thủy phân thành 0H~ và H*, sẽ phản ứng với ã

tạo Ha nghĩa là a~ được phân tử hoá (molarisation) trỏ lại bởi w  của dung môi.
a" + H2O ^  Ha + OH-

• pH  của muôi của acid yếu và base yếu
Muôi này phân ly hoàn toàn trong dung dịch giốhg vói trường hỢp trưóc:

b + Ha ^  bHa -> bH" + a"
bH^ (liên hỢp vói base yếu b ban đầu) là acid có lực thật sự dù chỉ là acid yếu.
a“ (liên hỢp với Ha ban đầu) là base có lực thật sự dù chỉ là base yếu.
Như vậy lúc này dung dịch chứa đồng thòi một acid yếu và một base yếu và các 

chất này phản ứng vói dung môi như sau:

a ' + SH S“+ Ha và vì Ha + H ,0 a" + HoO  ̂nên K, =
[Ha]

bH" + S H ^  S H / + b với (vì bH" + H2O ^ h  + H3O") và
[bH+]

SH + SH tĩ SH2̂ +S“

Hằng sô' ion hoá của dung môi Kị = [SH"̂2 ] [Ŝ ] được tuân theo.
Hai hằng số̂  K3 và không độc lập vì nồng độ [H ]̂ tìm thấy trong cả hai 

phương trình. Và do vậy có thể liên kết thành một biểu thức duy nhất:

(7.16)
[ H a ] [ b H + ]

Nếu muối trong dung dịch có nồng độ c thì :
c = [bH1 + [b]

c = [a1 + [Ha]

ở  đây cần minh họa một ước lượng phụ như sau:
Giả sử acid bH"̂  và base a“ bị phân ly theo tỉ lệ rấ t gần, thì [b] w [Ha] 
và ở điều kiện này: [bH ]̂ =  c -  [b] và [sT] =c  -  [Ha]. Do vậy [bH^] a [a'].
Phương trình (7.16) được đơn giản hoá : K,K,,h" hay

p H = ỉp K .+  ỉpK^„*
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2.7.3. Kết quả thực nghiêm  của khảo sá t liên quan g iữa p H  và p K

-  Sự dịch chuyển tương hỗ giữa acid và base: một acid mạnh đuổi một acid yếu 
từ muối của nó và một base mạnh đuổi một base yếu ra khỏi muôi của nó.

Thí dụ:
HCl + CgH^COONa ^  CeH^COOH + NaCl 

NaOH + NH.Cl ^  NH.3 + H2O + NaCl
Hiện tưỢng này được mô tả như sau: muôi bị phân ly hoàn toàn trong dung 

dịch và các ion được phóng thích phải thỏa mãn đưỢc những cân bằng liên quan 
đến hoặc acid hoặc base yếu tương ítog.

Thí dụ: Muối bị phân ly thành B + Ha và Ha bị phân ly thành + a“
thì giá trị của hằng số ion hoá phải tuân theo

HA + a-(M) Ha + A ' với K, =
[Ha]

Khi thèm 1 acid mạnh HA, acid này bị phân ly hoàn toàn sẽ làm tăng [H*] và 
giữ nguvên được ỉà do a~ của muối bị phân ly sẽ kết hỢp với của acid mạnh 
HA để tạo nên phân tử Ha. Như vậy điều này sẽ đưa trở lại sự lùi ion hoá 
(reculisation) acid Ha.

2.8. Những châ*t lưỡng tính  / dung m ôi phân ly

2.8.1. Đ ịnh  ngh ĩa

Chất lưỡng tính (ampholyte = amphotère) là chất cùng lúc có thể coi như vừa 
là 1 acid vừa là 1 base, thí dụ như nước. Ngoài ra cũng còn nhiều kiểu chất lưỡng 
túih khác như:

-  Các anion có (là dẫn chất của polyacid): carbonat acid HCO3 , phosphat 

H2PO4 v àH P O Ị.

-  Các hydroxyd kim loại: Zn(0 H)2, A1(0 H)3.

-  Các phân tử hữu cơ mang cùng lúc những nhóm cho H :̂ -COOH, -S O 3 H , 

phenol và những nhóm nhận amin.
Những chất được biết nhiều nhât là các a  -  amino acid NH2-CHR-COOH mà 

tầm quan trọng sinh học rất lón. Chất đơn giản nhất là acid aminoacetic hay 
glycin. Ngoài ra cũng còn nhiều phân tử như acid para-aminobenzoic và những 
dẫn xuất sulfonic như taurin (NH2-CH2-CH 2-SO3H) sử dụng nhiều trong 
ngành Dược.
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Một chất lưỡng tính có thề’ được xác định bằng 2 hằng số K31 và Ka2 tương ứng 
vối tính chất acid và tính chất base. Để đánh dấu sự liên quan của 2 tính chất 
này, chất lưỡng tính được tượng trưng bởi HAB (HAB viết hoa không biểu thị gì về 
lực acid hay lực base).

• Tĩnh acid của chất lưỡng tính

Cân bằng HAB + SH í:; SHọ +BA" tương ứng ứng vối cặp HAB / BA‘.

Người ta định nghĩa hằng sô" Ka của HAB như sau:

^  _ [H"][HAB] [SH^][BA-]
[HABH^] [HAB]

Thí dụ: Glycine NH2 CHg COOH (tính acid) có thể phản ứng vói nước theo: 
NH2 CH2 COOH + H2O i:; NH, CHg C 0 0 “ + H3O"

^ [HaO^JiNH^CHsCOQ-]
[NH2CH2COOH]

• Tính base của chất lưỡng tính
Chất lưỡng tính HAB phản ứng vối dung môi theo phương trình:

HAB+ SH í; S‘ + HABH"
Vậy, cặp acid và base HABH^/ HAB có hằng sô" Ka2 là:

^  ^  [H^J[HAB] ^ [S-][HABHn 
[HABH+] [HAB][SH-]

Lấy lại thí dụ của glycine (tính base) có thể tác động với nưốc theo: 
NH2CH2COOH + H2O íí NHgTHgCOOH^OH-

. ^  ^  [H^][NH2CH2CQ0 H]
[NH3̂ CH2C0 0 H]

Chú ý: Trong trường hỢp của nhiều muối, hằng số được xác định giống vối 
hằng số .

• Liên quan giữa hai tính chất
Giống như trường hỢp 1 muối của acid yếu và base yếu, tính chất acid và base 

cùng có mặt trong cùng một dung dịch và không khảo sát chúng một cách độc lập. 
Xét một hằng số’ mối là hằng số' của hai hằng số trưóc:

K  K  ^  [ H ^ ] [ B A ~ 1 ^ [ H ^ ] [ H A B ]

[ H A B J  [ H A B H + ]

2.8.2. Tinh chất của chất lưỡng tính
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Sau khi đơn giản hoá, phưtíng trình trỏ thành:

K K ,, = ỊH^rtBA-] (7.19)
'  -  [ H A B H ^ l

pK + pK = 2pH -  Ơ.20)
[ H A B H ^ ]

a) pH đẳng  đ iện  (pHj)

Là pH mà ỏ đó dung dịch chứa ]= [BA“]. Giá trị pH này dễ suy ra từ

phương trình (7.20) vì khi phần tử thứ hai lg_LẼi^_L_ triệt tiêu thì
[ H A B H ^ l

p H -1 /2  pK,^ +l/2pK,.^

Khi đó nèu pH < pH,, ion HABH" chiếm ưu thế vì theo (3.7.a) nếu pH giảm thì
[H"̂ ] tăng và lúc đó [BA“] phải giảm và [HABH^] tăng.

Ngược lại, pH> pHị thì ion BA“ chiếm nhiều hơn.
Chú ý : công thức tính pH dành cho pH đảng điện giông vói công thức tính pH

gần đúng cho dung dịch muối của một acid yếu và base yếu vì ở pH, thì dung dịch 
chứa cùng nồng độ acid và base (giông như trường hỢp của một muối bH^a~).

b ) A m phion

p _ Ọ
H . N  [ I  [ I

R  R

D ạ n g  k h ô n g  p ro ton  h o á  D ạ n g  z w it te r io n  ch ủ  y ế u

rấ t  ít c ũ n g  c ó  m ặ t  tro n g  d u n g  d ịch  tro n g  d u n g  dịch

Là nhũng chất lưỡng tính có hai nhóm chức kiểu acid amin. ớ  pH đẳng điện, 
dung dịch chủ yếu không những chứa các dạng NHg^^CHọCOOH và NHaCHgCOO' 
mà còn chứa những ion đồng thòi mang điện tích dương và điện tích âm: 
NH3*CH2C0 0 ”. lon này gọi là amphion hay zwitterion.

c) pH của dung dịch lưởng tính
Theo phương trình (7.11) pH phụ thuộc vào nồng độ của mỗi một trong hai ion 

acid và base. Do vậy luật trung hoà điện tích chứng tỏ rằng dù phản ứng phân ly 
sản sinh một hay nhiều chất điện ly, phản ứng vẫn trung hoà điện. Biểu thức tổng 
quát là:

z  điện tích âm = z  điện tích dương
Trong đó tất cả anion và cation bị phóng thích đều can thiệp vào.
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Trong trường hỢp hiện tại, từ những phương trình;

HAB + SH -> s  H2 + BA~ (dung môi là base)

HAB + SH -> s~ + HABH^ (dung môi là acid)
có thể viết: [HABH"] + [ SH2I  = [ S" ] + [BA1 (luật trung hoà điện tích)

hoặc: [BA1 = [HABH1 + [ SH2I  -  [ S ' ] (7.21)
Nồng độ [SỈỈ2̂ ] và [S“] không quá quan trọng vì phải tuân theo cân bằng tương 

đối của dung môi và hằng sô" ion hoá của dung môi K ị: 2SH ^  S"+ s  H2

Một chất lưõng tính có tính chất acid hoặc base nhiều hay ít hơn do phụ thuộc 
vào pH cùa dung dịch sẽ tìm thấy một giá trị gần với .

Thí dụ. trong nước pH này thường là 7 ± 3 tương ứng vói giá trị:
khi pH = 4 thì [H3O I = 10“̂  và [0H-] = 10“'° 
khi pH = 10 thì [H3O"] = 10“'° và [0H-] = 10-''

Nồng độ [BA-] và [HABH"] thường >10-'* và < 10-'°.
Trong (7.21) có thể bỏ qua hiệu số của [SH2I  -  [SI và viết [BA1 « [HABH^
Như vậy, pH của dung dịch là: pH= 1/2 pK^i + l /2pK 2̂ “  pHị
Trong thực tế, công thức này chỉ đúng trong phạm vi hẹp của các acid amin.

3. S ự  TRƯNG HOÀ ACID -  BASE

3.1. Đ ịnh  nghĩa

Sự trung hoà là một thao tác cđ bản trong phân tích định lượng để xác định 
nồng độ của dung dịch acid hay base. IChi X ml dung dịch acid được trung hoà bằng 
Y ml dung dịch base và khi đã biết nồng độ chính xác của một trong hai dung dịch 
thì dễ dàng suy ra nồng độ của chất còn lại. Điểm tương đương được đánh giá bằng 
cách quan sát sự biến đổi nồng độ acid hay base khi tiến gần đến sự trung hoà.

3.2. Phương pháp đánh giá đ iểm  tương đương

Có hai khả năng đánh giá, chủ yếu là dùng chỉ thị mang màu và chỉ thị 
điện thế.

3.2.1. Chỉ th ị m ang  m àu

Chỉ thị mang màu là chất cho vào dung dịch để dễ dàng nhận biết được điểm 
kết thúc của phản ứng khi thấy sự thay đổi màu.

Theo Kolthoff (1926): “Chỉ thi pH  là những acid hay base yếu mà dạng ion của 
nó có cấu trúc và màu sắc khác biệt với dạng không bị ion hoá”.
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Thuận lợi: Khi thêm một lượng nhỏ của chất chỉ thị này vào dung dịch được 
định lượng thì màu của chỉ thị biến đổi tức thì giữa hai giá trị pH nào đó.

Thí dụ: Phtaleine chỉ có một cấu trúc phân tử nên không màu trong môi 
trưòng acid (hình 7.6), còn trong môi trưòng kiềm (pH = 8,3 -  10) nó có nhiều 
dạng đồng phân dưới dạng ion nên xuất hiện màu (hình 7.7).

Hình 7.6. Dạng lacton không màu trong môi trường trung tính hay acid (a)

o o

coo 'COO

c d
Hình 7.7. Dạng quinon của phtalein có màu trong môi trường kiểm (b,c,d)

Hình 7.8. Dạng phenat của phtaleine không màu 
có thể thấy dược trong môi trường quá kiềm.

Những chất đưỢc sử dụng làm chỉ thị đầu tiên là những chất màu thực vật như 
các anthocyan. Hiện nay có nhiều chỉ thị màu tổng hỢp.

3.3.2. Cơ c h ế  đổi m àu  của ch ỉ th ị

Cấu trúc electron của một hỢp chất hữu cơ có thể thay đổi bằng cách thêm hay 
mất đi một H* hay một nhóm 0H ‘:
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Qua th í dụ tj'èn, có thể khẳng định rằng những chỉ thị này chủ yếu là những 
hệ thống cho hay nhận

Những chỉ thị theo pH trong dãy sau (bảng 7.3) cho 
những dạng đồng phân quang học (vòng thơm). Quan 
trọng nhất là:

-  Phtalein; phenolphtalein, thymolphtalein ...

-  Sutfon phtalein: thymol-sulfon phtalein,
phenol-sulfon phtalein, bromophenol-sulfon phtalein. 
âiình7.9).

-  Các azoic như Helianthin. (hình 7.10).

Hình 7.9. Sulfon phtaleìn

/H3C
-N = N-

H3 C

-S -O H
o 0

\+
N = /

H3 C
= N-N =

OH

0
'OH

Hình 7.10. Các azoic

Trong môi trường acid: dung dịch azoic có màu đỏ vì hai dạng đồng phân có 
được do proton hoá nitơ amin.

Trong môi trường kiềm: dung dịch azoic có màu vàng vì còn có một loạt những 
nốì đôi liên hỢp nhưng có nhiều khả năng hủy tại chỗ những nối đôi này.

-  Dẫn chất anthraquinon (alizarin sulfonat Natri). Nitrophenol (hình 7.11).

OH

OH'

O' o

N
o

N
o

o
N

o

o \
O'

Hình 7.11. Nitrophenol màu vàng trong môi trường acid và đỏ trong kiểm

Thông thường, đế’ có thể sử dụng thì màu sắc hay chuyển đổi thuận nghịch. 

3.2.3. Vùng chuyển m àu  của ch ỉ th ị m àu  trong môi trường nước

ở  một pH nhất định, không có chỉ thị mang màu nào thay đổi màu đột ngột. Sự 
thay đổi này xảy ra giữa 2 pH để xác định vùng chuyển màu hay khoảng đổi màu.
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Bảng 7.3. pH và vùng chuyển màu của một vài chỉ thị

Tên chỉ thị màu Màu Màu pH của vùng chuyển màu

Xanh thymol đỏ vàng 1,2 2,8
Xanh bromophenol vàng xanh 3.0 4.6

Methyldacam (Helianthin) đỏ vàng 3.1 4.4
Xanh (lá) bromcKíresol vàng xanh 3,8 5.4
Đỏ methyl đỏ vàng 4.4 6.0
Tím bromocresol vàng tím 5.2 6,8
Xanh bromothymol vàng xanh 6,0 7,6
Đỏ phenol vàng đỏ 6,8 8,0
Đỏ cresol vàng đỏ 7,0 8,8
Xanh thymol vàng xanh 8.0 9,6
Cresolphtalein không màu đỏ 8,2 9.8
Phenolphtalein không màu 11 đỏ! 8.3 10

Nếu gọi chỉ thị mang màu ở dạng acid là Ia, chỉ thị dạng báse là Ib, t h ì :
H2O + Ia -  Ib + H3O" vối Ia= H Ib

ở  đó có cân bằng là Ka = ^

hoặc pH = pK, + Igilẹl khi Pb ] = [IJ ; pH - pK^
HaI

Khi pH= pK^ thì màu sắc của chất chỉ thị được phân chia giữa hai dạng, lúc đó 
màu sắc của nó nhạy nhất.

Dù cho pH là bao nhiêu, cũng có thể viết: IglLJ = pH- pK^
[1̂ 1

• Nếu pH =(pK a+1) thì lgIỈB]= 1 và ilâl = 10
(IaI [IaJ

Pb ] “ 10 [IJ. Lúc này trong thực tế màu của dung dịch là màu của 
dạng base.

• Nếu pH = (pKa -  1) thì log iỉâ l= -1  và llâ l=  0,1
Í I a ] [ I a I

=> [Ib ] = —  [Ia]- Lúc này trong thực tế, màu của dung dịch là màu của 

dạng acid.
Do vậy: giói hạn của vùng chuyển màu của chỉ thị khoảng: pH = pK,, ± 1.
Nếu dùng chỉ thị cho chuẩn độ mà vùng đổi màu không nằm trong vùng thay 

đổi đột ngột của pH thì sẽ dẫn đến sai số vì khó nhận biết.
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3.2.4. Chọn ch ì th ị m àu  trong phương  p h á p  - acid  base

Thí dụ: khi trung hoà HCl IN bởi NaOH IN thì lúc tới điểm tương đương vùng 
pH thay đổi đột ngột rất rộng, pH từ 3 11. Do đó có thể lựa chọn một sô" chất chỉ
thị như sau:

Chỉ thị pH của vùng chuyển màu

-  Helianthin 3,1-^ 4,4

-  Giấy quỳ gần vùng trung tính

-  Phenolphtalein từ 8,3 -> 10

Nếu trimg hoà một base yếu bằng một acid mạnh hay trung hoà một base 
mạnh bỏi một acừỉ yếu thì khoảng pH thay đổi đột ngột sẽ bị giảm đi.

• Chú ý:
-  Khi định lượng, nếu khoảng pH chuyển màu của chỉ thị càng nhỏ thì sự 

chuyển màu càng rõ, khoảng này thưòng là hai đơn vỊ pH.

-  Ngược lại trong trường hỢp đo màu theo pH: nếu sự chuyển màu càng trải ra 
một vùng pH lớn thì phép đo càng dễ thực hiện. Thí dụ: xanh bromothymol chuyển 
màu vàng ỏ pH = 5.8; vàng lục ở pH = 6,2; xanh lá ở pH = 7; xanh dương ồ pH = 8.

a) Chỉ thị có thể sử dụng trong những vùng pH  quá cao hay quá thấp

Các loại chỉ thị này cho phép thực hiện khi nồng độ acid hay base lớn. Chủ yếu 
liên quan đến các phép phân tích định lượng.

Thí dụ: môi trường acid có nồng độ hoặc pH khác nhau tím tinh thể sẽ có màu 
khác nhau:

trong dung dịch tím tinh thể có màu trong dung dịch tím tinh thể có màu
acid mạnh 5N vàng pH = 1 xanh dương
acid 2N xanh lá pH = 2 tím
acid 0,3N -  0,5N dương lục

Ngược lại trong môi trường rất kiềm ở pH = 12, tropeoline chuyển màu vàng 
-> đỏ gạch.

b) Chỉ thị hỗn hỢp

Nguyên tắc: khi thêm vào một màu hỗ trỢ sẽ làm thay đổi sự chuyển màu của 
chỉ thị chính.
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Thí dụ:
• Chỉ th ị Tashiri

-  Dung dịch A  -Xanh methyìen 1% / EtOH 25ml (màu hỗ trợ)
-  Đỏ methylen 1% /EtOH lOOml

-Đ iều  chê chỉ thị Tashirỉ: dung dịch A: 100 ml; EtOH: 100 ml; nước: 200 ml. 
Thêm NaOH loãng đếộ khi mất màu đỏ;

ở  pH từ  5,45 5,50 màu hồng —)■ xanh lá. Chỉ thị này thích hỢp để định lượng
amoniac.
• Chỉ thị hỗn hỢp hai phtaỉein

-  Phenolphtalein 1% / EtOH 50% 20 ml
-  Naphtolphtalein 1% / EtOH 50% 10 ml

ở  pH từ 9,6 9,7, màu từ hồng tím. Chỉ thị này thích hỢp để định lượng
chức acid thứ hai của acid phosphoric.

3^ .5 . N ồng độ ch ỉ th ị m àu  được sử  d ụ n g

Từ hằng số Ka= ^  ^
{IaI UaI [H"]

Tùy theo chỉ thị chỉ có một dạng có màu (phtalein) hay 2 dạng có màu 
(helianthin).
• Trường hỢp chỉ thị có một nhóm mang màu (monochrom)

Thí du: phenolphtalein Pb ] màụ đp và [IJ không màu. [Ib ] = — — X [IJ
[H"̂ ]

ở  pH đã cho: nếu nồng độ của chỉ thị ỏ dạng  không  m àu [IJ càng lón thì khi 
thay đổi pH, sự chuyển màu của chỉ thị càng dễ thấy => ưu điểm: có thể cho 1 
ỉượng tương đôl lớn chất chỉ thị.

Thường thường chỉ dùng dung dịch chỉ thị 2-3% (khoảng 10 mg) đế tránh 
trường hợp chất chỉ thị có thể tiêu thụ nhiều thuốc thử chuẩn độ.
• Trường hỢp chỉ thị có nhiều nhóm mang màu (polychrom)

Thí dụ: helianthin [IJ màu đỏ và [Ig ] màu vàng.

ở  1 pH xác định, thành phần của hai dạng màu này không đổi. Do vậy khi cho

1 lượng thừa chất chỉ thị cũng sẽ không làm biến đổi tỷ lệ ^  và lại càng khó thấy
Ia

chuyển màu nên không có lợi.
Trong thực hành, thưòng thêm 1 giọt dung dịch 2% (khoảng 0,1 mg và là 100 

lần ít hơn trưòng hỢp thêm phenolphtalein).
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3.3.1, B iến  đổi p H  (Sự  biển th iên  của p H  trong  quá  tr ìn h  ch u ẩ n  độ)

Sự trung hoà dung dịch HCl bằng dung dịch NaOH vói cùng thể tích, cùng 
nồng độ cho thấy sự biến đổi như sau:

-  Lúc bắt đầu : dung dịch chỉ có acid HA. Gọi c là nồng độ của dung dịch acid

HA bị phân Iv hoàn toàn thì [H ]̂ = c hoặc pH = Ig —
c

-  Trong lúc chuẩn độ: hỗn hỢp lúc này gồm một dung dịch acid HA chưa bị 
trung hoà và muôi BHA do acid bị trung hoà.

Vì muõì BHA có pH giông pH của nước tinh khiết nên hỗn hỢp này cuối cùng 
có thể xem như là một dung dịch acid HA có nồng độ giảm dần. pH được tính theo 
thể tích của dung dịch acid còn lại.

-  Tại điểm tương đương: hỗn hỢp có đưỢc là dung dịch của muối BHA, pH = 7.

3.3.2. Thí du  cụ th ể  (trung  hoà bằng d u n g  d ịch  ch u ẩ n  N)

Trung hoà 100 ml HCl IN  bằng NaOH IN. Khảo sát sự biến đổi và tính [Ĥ ], 
pH trong cả hai trưòng hỢp không kể sự pha loãng và có kể sự pha loãng.

3.3. Trung hoà một acid mạnh HA bằng base mạnh B

lOOml HCI 0,1N được định lượng bằng NaOH 0,1N

Điểm tương đương 
pH = 7

Vùng kiềm

VNaOH
Hình 7.12. Bước nhảy pH

0 20 40 60 80 100 120 140 160 180 200
VnjOH

Hình 7.13. Trung hoà acid mạnh (0,1 N) bằng 
base mạnh (0,1 N)

Nhận xét: (trường hỢp có tính đến sự pha loãng)
-  Nhỏ từ 0 -  90ml NaOH IN vào: pH biến đổi chậm (từ 0 -> 1,3);
-  Nhỏ từ 90 -  99ml NaOH IN vào: pH biến đổi nhanh hơn (từ 1,3 -> 2,3);
-  Nhỏ từ 99 -  99,9ml NaOH IN vào: pH biến đổi rấ t nhanh (từ 2,3 3,3);
-  Nhỏ từ 99,9 -  lOOml NaOH IN vào: (khoảng 2 giọt = 0,lml): pH biến đổi đột 

ngột (từ 3,3 -> 7); ApH = 3,7.
-  Khi thêm vào một lượng rất nhỏ NaOH IN (khoảng 1 giọt), pH tăng rất

nhanh từ 7 -> 10,7 ; ApH = 3,7.
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Giải:

Báng 7.4. Biến đổi [H*] và pH khi trung hoà 100ml HCI1N bằng NaOH 1N

base 
thèm vào 

(ml)

acid 
còn lại 

(ml)

tính acid của dung dịch

[Ĥ ] pH

không kể sự pha loãng

[H*] pH

có kể sự pha loãng

0
50
90
99 
99,9
100 
100,1 
101

100
50
10
1
0.1
0
thừa f  0,1 
base\ 1

1
5.10'’
1.10-'
1.10'^
1. 10' "

1.10-'
1.10-”
1.10-’̂

0
0.3
1
2
3
7
11
12

ApH = 8

1 0
3,33. 10-' 0.5
5,27 10-2 1,3
5,03.10-' 2,3
5,01.10-^ 3.3 '
1 .10-" 7
2.10' ' ’ 10,7,
2.10-'^ 11,7

• ApH = 7,4

Q Như vậy khi trung hoà một acid mạnh bằng một base mạnh sẽ có một biến đổi 
pH đột ngột ỏ cận điểm tương đươn?. Khảo sát đưòng cong chuẩn độ sẽ thấy điểm 
tương đương tương ứng vói điểm uốh.

3.3.3. Ả n h  hưởng của nồng độ acid

Khi trung hoà dung dịch HCl bàng dung dịch NaOH có nồng độ loãng hơn 
trường hỢp trên thì sẽ thấy khoảng biến đổi pH đột ngột thu ngắn lại.

Thí dụ cụ thể: Trung hoà 100 roi HCl 0,1N bằng NaOH 0,1N. Khảo sát sự biến 
đổi và tính [H^], pH trong cả hai trường hỢp không kể sự pha loãng và có kể sự pha 
loãng.

Ehíờng cong chuẩn độ thu được giống trường hỢp trên với sự chênh lệch một 
đơn vỊ pH. Kết quả là sự biến đổi pH ỏ cận điểm tương đương luôn nhanh nhưng 
bao phủ một vùng pH nhỏ hơn : ApH = 5,4. (bảng 7.5, hình 7.14, 7.15)

Bảng 7.5. Biến đổi [H*] và pH khi chuẩn độ HCI 0,1 N bằng NaOH 0,1 N

base 
thém vào (ml)

acid 
còn lại 

(ml)

tính acid của dung dịch

[H I pH [H1 pH
không kể sự pha loãng có kể sự pha loãng

0 100 1 . 10’ ’ 1 1 .10-’ 1
50 50 5.10'" 1,3 3,33. 10-2 1.5
90 10 1 .10-2 2 5,27.10-3 2,3
99 1 1 .10'^ 3 5,03. lO-" 3,3
99,9 0,1 1 .10'" 4 '1 5,01.10-^ 4,3-1
100 0 1 .10'" 7 “ApH = 6 1 .10- ' 7,0 ^ApH = 5,4
100,1 thừa ' 0,1 1 10- ’° 1oJ 2.10-'° 9,7-
101 base - 1 1 .10-” 11 2 .10-'^ 10,7
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pH 14 

12 

10

8

6
4

2

100ml NaOH 0,1N dinh lượng bằng HCI 0,1N
pH 14-

100ml HCI (nồng độ c) được định lượng bằng NaOH (c)

Điểm tương đương 
pH = 7,00

lOOml HCI 0.1N định lượng bằng NaOH 0,1N ...

0 20 40 60 80 100 120 140 160 180

b ) c = 0,1
(3) c = 0,01
(4) c = 0,001

Điểm tương đương 
pH = 7,00

(2)
(3)

(4)

'N a O H  (HCI) (ml)

Hình 7.14. Trung hoà acid mạnh (0,1 N) 
bằng base mạnh (0,1 N) hoặc ngược lại

0 20 40 60 80 100 120 140 160 180
V ^aO H  (ml)

Hình 7.15. Trung hoà acid mạnh (c) bằng base 
mạnh (c) với các nồng độ khác nhau

3.3.4. Ả nh  hưởng của bản chấ t acid  m ạnh

ở  cùng nồng độ, đưòng cong chuẩn độ của các acid mạnh khác nhau như HCl, 
H2SO4 lại giống nhau vì những acid này phân ly hoàn toàn.

3.4. Trung hoà m ột base m ạnh B bằng m ột acid m ạnh HA

Đường cong chuẩn độ của trường hỢp này sẽ đôi xứng với trường hỢp trung hoà 
một acid manh HA bằng một base mạnh B và biến đổi pH cũng được quan sát gần 
điểm tương đương.

3.5. Trung hoà m ột acid  yếu  bằng m ột base m ạnh B

3.5.1. B iến  dổi p H

Sự trung hoà dung dịch CHgCOOH (Ha) bằng dung dịch NaOH vối cùng thể 
tích, cùng nồng độ cho thấy sự biến đổi như sau:

-  Lúc bắt đầu : dung dịch chỉ có acid yếu. Gọi c là nồng độ ban đầu của dung 
dịch Ha.

pH được tính theo công thức tổng q u á t: pH = -  pKa - -  log c

-  Trong lúc chuẩn độ: hỗn hỢp gồm một dung dịch acid Ha chưa bị trung hoà
và muối BHa do acid bị trung hoà, nghĩa là một dung dịch acid Ha (nồng độ giảm
dần) và base liên hỢp [a“] (nồng độ tăng dần).

Nồng độ [Ha] và [a'] liên quan bởi công thức ;
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I ^ ^ Ị Ị r M ạ a .  pH = pKa + l o g ! ^  (7.22)
Ha tỉa

Tính [a"], xét các phương trình:
+ a" (phân ly hoàn toàn) 

a- + H ,0 OH- + Ha

Ha H" +a-

H ,0  H" + OH-
Có thể viết: [BH"] + [HM = [a"J + [OH' ] (luật trung hoà điện tích)

(7.23)
Muôi BH^ a" là kết quả do trung hoà acid Ha bởi 1 base B thêm vào và phân ly 

hoỀưi toàn, ta có: [BH^] = [B] với [B] là nồng độ base cho vào môi trưòng.
Vì Ha là acid yếu -  phân ly ít cho nên ] « <  và [0H“ ] « <  [a”J (muôi 

phân ly hoàn toàn) nên nếu bỏ qua [H*] và [0H~] trưóc và [a"] thì biểu thức
(7.23) trở thành:

[a-] « [BH1 = [B] (7.24)

Tính [Ha]:

Lúc đầu, Ha có nồng độ c. ở  một thời điểm chuẩn độ nào đó Ha sẽ tìm đưỢc 
dưối dạng a“ hoặc Ha. Như vậy:

c = [Ha] + [a-] hoặc [Ha] = [c] -  [a ]

Thế [a“] bằng giá trị tìm thấy trong (7.24) thì [Ha] » [c] -  [B]

Túxh pH :
phương trình (7.22) có thể thay thế Ha và a“:

pH = pKa + log (7.25)

Khi [B] = c/2 (lúc phân nửa [Ha] đươc trung hoà) thì: — = 1; và
[c]-[B] c - c / 2

pH = pK^. Giá trị đặc biệt này của pH (gọi là pH bán trung hoà) không liên quan 
đến nồng độ acid.

Chú ý: thường thì ưóc lượng bỏ qua [H"̂ ] và [0H“] chỉ có thể chấp nhận khi pH 
giữa pH = 4 và pH = 10.

-  Tại điểm tương đương: hỗn hỢp thu được là một dung dịch muối BHa coi như 
là một dung dịch base ã  có pH đưỢc cho theo công thức tổng q u á t;

pH = 7+  ip K .+ ilo g c
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Trung hoà 100 ml C H 3C O O H  0,1N bằng NaOH IN. Khảo sát sự biến đổi và 
tính [H"], pH. (pK„ của acid acetic = 4,74)

Giải:

Báng 7.6. Biến đổi pH khi chuẩn độ CH3COOH 
0,1NbằngNaOHO,1N

3.5.2. Thỉ dụ cụ th ể (trung hoà bằng dung dịch chuẩn N)

base 
thêm vào 

(ml)

0
50
90
99 
99.9
100 
100.1 
101

acid còn 
lại (ml)

100
50
10
1
0.1
0
thừa r  0,1 
baseL 1

pH của hỗn hợp

2,87
474
569
673
7.73
8.73
9.7
10.7

ApH = 1

100m lC H ,C O O HO ,1M (pK . = 4,76) 
. được định lượng bằng NaOH 0.1M

Vùng chuyển màu 
của chỉ thị

pH = pK, = 4,76 
Điểm bán trung hoà

Điểm tương đương 
pH = 8,73

^  1 

, r \ Vùng đệm !

V ù n g  acid  
---------- ----------1 • 1--------

Vùng kiềm 

■,--------- \-------- --------- 1--------1-------1

V̂ ,0H (ml)

Hình 7.16. Trung hoà acid yếu (0,1N) bằng 
base mạnh(0,1N)

Theo bảng 7.6, so vói việc trung hoà HCl 0,1N bằng NaOH 0,1N, biến đổi pH 
như sau:

Trình tự biến đổi pH % acid đưỢc bảng 7.6 bảng 7.5
trung hoà (ApH) (ApH)

-  Lúc bắt đầu pH biến đổi nhanh 0 -  50% 1,87 0,5
hơn; 0 -  99% 3,86 thay 2,3

-  Kế đó pH biến đổi tương tự 99 -  99,9% 1 vì 1

-  Yếu hơn khi tới sát sự trung hoà: 99,9 -  100% 1 2,7
1 0 0 -  100,1% 1 2,7

Chú ý ; khi thừa base mạnh B thì pH thay đổi giốhg trường hỢp của việc định 
lượng acid mạnh bằng base mạnh (bảng 7.5) vì hỗn hỢp lúc này là dung dịch của 1 
base mạnh B và base yếu a~. Có thể coi như chỉ có base mạnh B.

Nhận xét:
Khi trung hoà một acid yếu bằng một base mạnh thì sự thay đổi pH cận đỉểm 

tương đương sẽ ít hơn trong trưòng hỢp trung hoà một acid mạnh bằng một base 
mạnh.
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pH ' 
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50 90 100

Base mạnh

Hình 7.17. Trung hoà: a) một acid mạnh bằng 1 base mạnh.
b) một acid yếu bằng 1 base mạnh.

Thêm ± 0,1 ml dung dịch chuẩn độ quanh giá trị lý thuyết 100 ml, pH biến đổi là
2 (đối vói txường hỢp trung hoà acid manh bằng một base mạnh pH biến đổi là 5,4).

Đường cong chuẩn độ giông những trường hỢp trước. Chú ý; điểm tương đương 
luôn luôn là điểm uốh của đường cong chuẩn độ nhưng giá trị pH í* 7. Mặt khác, 
khi trung hoà 50% acid thì đường cong này có một điểm uổh thứ hai tương ứng và 
lúc đó pH = pKa (hình 7.18).

Ảnh hưởng của nồng độ acid: công thức (7.23) chứng tỏ rằng:

-  pH ỏ giai đoạn bán trung hoà: độc lập với [Ha]
-  pH của dung dịch đầu và pH tại điểm tương đương: phụ thuộc vào [Ha]
Kết quả: Đường cong của một acid yếu với các độ pha loãng khác nhau khi 

chuẩn độ đều đi qua điểm uổh: pH = pKg (bán trung hoà). (hình 7.19)

lOOfiii CH3COOH (nóng độ c) 
dặih luọng bằng NaOH (nổng dộ c) 

pH  1 4 -  
£̂)en c = 1 ________

í Đõ c = 0.1 
1 2 -  X art.c  = 0,01;v^c;aSoi PH = 9.23
10 . pH = 8,33pH = 7,33

Eten
pH 1 4 -

Đò
1 2 -

Xanh
Vảng

1 0  '

8 -

6

4

2 -

100ml CH,COOH IN  
định lượng bằng NaOH IN

80 100 
Vn30» (ml)

Hinh 7.18. Trung hoà acid yếu (c) CÓ nống độ 
khác nhau bằng base mạnh (c)

(1)K,= 10-̂
(2) K3 = 10-'
(3)K3= 10"®
(4)K.= 10-̂
(5)K.= 10-»
(6)K,= 10-«

Vùng acid Vùng kiềm

~40 60 80 100 120 140 160 180 200
Vn,oh (ml)

Hình 7.19. Trung hoà các acid yếu (1N) có K3 
khác nhau bằng base mạnh (c)
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Các giá trị pH phụ thuộc pKa của acid. Acid càng yếu pKg càng lớn, đường cong 
trong thang pH càng cao, pH ở điểm tương đương càng cao và bước nhảy pH cận 
điểm tương đương trải ra trên một vùng nhỏ. (hình 7.19)

3.6. Trung hoà m ột base yếu  bằng m ột acid  m ạnh

Đưòng cong đối xứng với trường hỢp 3.5. và bước nhảy pH ỏ cận điểm tương 
đương cũng được quan sát tương tự.

Trường hỢp này pH thấp hơn 7 : pH = V2 pKa — V2 IgC

3.5.3. Ảnh hưởng của loại acid yếu

pH 14 -

12 -  

10 -

8 - 
6 - 
4 - 

2 H

50ml N H jO .IM  được định lượng bằng H C I0.1M  ...

pH = pKa = 9,24 

pH = pK, = 4,76
''

Điểm tương đương pH = 8,73 

Điểm tương đương pH = 5,27

\

50ml CH 3COOH 0,1M được định lượng bằng NaOH Õ.Ím

0 20 40 60 80 100 
V N aO H ( m l )

Hình 7.20. Trung hoà base yếu (0,1 N) bằng acid mạnh (c) và ngược lại

3.7. Trung hoà m ột acid m ạnh HA bằng m ột base yếu

-  Trong lúc chuẩn độ, hỗn hỢp gồm một dung dịch acid mạnh HA và acid yếu 
bH^ (do sự phân ly muối bHA và với một ước lượng chấp nhận thì dung dịch đưỢc 
coi như chỉ có acid mạnh HA).

-  Trước khi đến điểm tương đương, đưòng cong tương ứng khác rấ t ít với 
đường cong trung hoà một acid mạnh bởi một base mạnh, nhưng sau điểm tương 
đương thì biến đổi pH đột ngột kém thô hơn.

-  Như vậy, bước nhảy pH ở cận điểm tương đương trải trên một vùng pH nhỏ 
hơn trường hỢp trung hoà acid mạnh bởi một base mạnh.(hình 7.21)

3.8. T ru n g  h o à  m ộ t ac id  y ếu  b ằ n g  m ộ t b ase  yếu

3.8.1. B iến  đổi p H

-  Lúc bắt đầu; gọi c là nồng độ ban đầu của dung dịch acid HA, pH theo công 
thức tổng quát: pH =1/2 pKg -1/2 log c.

-  Trong lúc chuẩn độ: biến đổi pH hơi khác vối trường hỢp trung hoà acid yếu 
bằng base mạnh.
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-  Tại điểm tương đưdng: hỗn hỢp gồm dung dịch của muôi bHa mà pH theo 
công thức tổng quát:

pH = Vi pK, + V2 pKbH"
Giá trị này độc lập vối nồng độ, gần bằng 7 khi lực của acid và base 

giống nhau.

3.8.2. Đác đ iểm  của  dường cong tru n g  hoà

-  Trước điểm tương đướng: đường cong trung hoà hơi khác vói trường hỢp 
trung hoà một acid yếu bằng một base mạnh.

-  Sau điểm tương đương: hơi khác với trường hỢp trung hoà một base yếu bằng 
một acid mạnh.

Kết quả: Biến đổi pH ỏ cận điểm tương đương kém thô hơn trong trưòng hỢp 
trung hoà bằng một base mạnh. Bước nhảy pH chỉ trải trên 1 vùng rấ t nhỏ. Nếu 
acid và base khá yếu thì điểm tương đương không đánh dấu được bằng điểm uốn 
nữa nên rất khó xác định (hình 7.22).

pH
10
9
8
7
6
5
4
3
2
1

pH
10
9
8
7
6
5
4
3
2
1

50 90 100 50 90 100

Hình 7.21. Đường cong chuẩn độ khi trung 
hoà 1 acid mạnh bằng 1 base yếu

Hình 7.22. Đường cong chuẩn độ khi trung 
hoà 1 acid yếu bằng 1 base yếu

3.9. Trung hoà acid  đa chức (polyprotic acid)

Vấn để đặt ra là các lực acid khác nhau của các chức acid trong một acid đa 
chức có thể được xác định được khi trung hoà hay không nghĩa là nếu đưòng cong 
chuẩn độ trung hoà có nhiều điểm uốh thì các điểm uốh này sẽ tương ứng vói từng 
điểm tương đương của các chức acid hay không.

3.9.1. Các chức acid  có lực m ạnh

Đường cong trung hoà 1 acid mạnh (cho tất cả acid đa chức hay đơn chức có lực 
mạnh) bang 1 base mạnh luôn giống nhau. Kết quả là trong lúc chuẩn độ không thể 
phân biệt nhiều chức acid khác nhau của một acid đa chức (polyprotic acid). Như
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vậy, trong môi trưòng nước thì đưòng cong trung hoà của HCl IN bằng NaOH IN 
giống như trường hỢp chuẩn độ H2SO4 IN bằng NaOH IN và phép định lượng không 
tách biệt được hai chức acid của H2SO4.

3 .9^. Các chức acid  có lực kh á c  n h a u

Có thể phân biệt những điểm tương đương khác nhau vối điều kiện là lực của 
các chức acid trong một acid đa chức phải đủ khác.

Thí dụ: có thể phân biệt lực của ba chức acid khác nhau của acid phosphoric 
H3P0 ,.

pKa = 2 ,1  (H3PO4 H ^ + H g P O O

pK  ̂=7,2 (H,PO,- í: H* + HP o f )
pK,j =12.4 (HPO |- í ;  H* + P 0 |-)

Ngưòi ta  có thể tính giá trị pH tương ứng ở những điểm khác nhau của đường 
cong trung hoà H3PO4 0,1M bằng NaOH 0,1N khi bỏ qua sự pha loãng (hình 7.23)

Đưdng cong 
chuẩn độ của 
acid
phosphoric
(H3PO4)

[HPO.^-)=[PO,’ -] 
pK.= 12,4v

Điểm kết thúc 
thứ ba

0,5 1,0 1,5 2,0 2.5 3,0

„<^Lo»'SỊio-»L<fSíiíe-L>"Sỉ’v f - . ?
Ìh Ìh Ìh

>  H®

Hình 7.23. Trung hoà acid đa chức yếu bằng base mạnh

-  Lúc bắt đầu; (chỉ xét chức acid thứ nhất, những chức acid sau có lực yếu, có 
thể bỏ qua).

pH = i  pKa, -  I  Igc = ỉ  .2,1 -  ỉ  IgO.l = 1,05 -  (-0.5) =1,55

-  ở  giai đoạn bán trung hoà của chức acid thứ nhất;
pH = pKa^ =2,1; yếu, giá trị pH nhỏ.

ở  điểm tương đương thứ nhất (xem như hỗn hỢp lúc này là dung dịch của chất 

lưỡng tính H2PO4 , bỏ qua chức acid thứ ba do lực yếu nhất).
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pH = i  pK„_ + ip K „ ^  =1,05+3,6 = 4,65.

-  Ở giai đoạn bán trung hoà của chức acid thứ h a i : pH = =7,2

ở  điểm tương đương thứ hai (xem như hỗn hỢp lúc này là dung dịch của chất 

lưỡng tính H P O |-) :

P H = |p K , .  = 3 ,6 +  6.2 = 9,8

-  Bán trung hoà của chức acid thử ba : pH = pKa. = 12,4
3

ở  điềm tương đương thứ ba (xem như hỗn hỢp lúc này là dung dịch của base 
P O f ):

pH = 7 + f  logC = 7 + 6 , 2 -  0,5 = 12,7
o 2 ' 2

Như vậy, có thể xác định rõ hai điểm tương đương đầu tiên để định lượng hai 
chức acid đầu tiên. Ngược lại, điểm tương đương thứ ba không thể đánh giá trên 
đường cong vì chức acid thứ ba có lực quá yếu.

3.9.3. Các chức acid  của m ột acid  đa chức có các pK„ gần  n h a u

Đê phán biệt được rõ ràng hai điểm tương đương thường phải xét: p -  pKg > 4.

Thí dụ : Acid tartric pKj= 2.Õ; pKọ= 4,2 không thể xác định rõ 2 điểm 
tương đương.

3.10. Kết quả thực nghiệm  trong phân tích  chuẩn độ

Khi tổng kết các đưòng cong chuẩn độ, ngưòi ta thấy có những nét chung :
-  Điểm tương đương là điểm uốn của đưòng chuẩn độ.

-  Các đường chuẩn độ có thể khác nhau về dạng lúc gần đến điểm tương 
đương nghĩa là khi có sự thay đổi về pH.

+ Nếu acid và base mạnh: Thay đổi này rất đột ngột và phủ một vùng pH 
rộng lớn.

+ Nếu một trong những chất đõì kháng yếu và chất kia mạnh: thay đổi kém 
đột ngột hơn nhưng phủ một vùng pH còn có thể đánh giá được.

+ Nếu acid và base đều là hai chât yếu: Thay đổi từ từ và khó phân biệt được 
vùng thay đổi pH.

Vì điểm tương đương được đánh giá theo sự thay đổi pH người ta có thể 
kết luận:
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-  Định lượng có thể đạt đến sự chính xác lốn nếu hai chất đốì kháng đều mạnh.

-  Định lượng có thể thực hiện chính xác khi một trong những chất đối 
kháng yếu.

-  Định lượng sẽ kém chính xác nếu 2 chất đối kháng đều yếu.
Chú ý: Để đánh giá điểm tương đương dễ hơn, có thể vẽ đưòng đạo hàm bậc

nhất = f(V). Mỗi điểm uốn tương ứng với môt cưc đai của đường đạo hàm này. dV
a) Chọn thuốc thử chuẩn độ: chọn những chất phân ly mạnh trong dung 

môi khảo sát.
b) Chọn nồng độ thuốc thử : khi pha loãng 1/10 dung dịch chất khảo sát, biến 

đổi pH giảm 2 đơn vị. Do đó dễ dàng kết luận là khi thực hành vối dung dịch đậm 
đặc N hay N/10 thích hỢp hơn là dung dịch quá loãng (vì sẽ kém chính xác).

c) Chọn dung môi
-  Hoà tan nhất. Thí dụ : acid béo mạch dài hoà tan trong ethanol dễ hơn 

trong nước.
-  Phát hiện tốt nhất tính acid (hay base): thí dụ: trong acid acetic, định lượng 

alcaloid dễ hơn trong nưốc.

3.11. Thuận lợi của đường chuẩn độ trung hoà

a) Đánh giá lực của acid hay base
Dạng của đường cong và vị trí của nó sẽ cho ý tưởng về lực của acid hay base. 

Như vậy acid càng yếu thì đường chuẩn độ càng cao và base càng yếu thì đường 
chuẩn độ càng thấp.

b) Xác định pK„
-  Đo pH ỏ lúc bán trung hoà sẽ xác định dược pKj, vì lúc đó pH= pK^.

-  Đo nhiều pH trong khi trung hoà. Thật vậy, pKg được tính theo pH sau khi 

thêm base chuẩn độ [B] vào acid có nồng độ c : pKg = pH -  log— . Tính pKj

bằng cách đo pH ở những giá trị [B] khác nhau, thí dụ: [B] = c/10, 2c/10, 3c/10...
-  Trung bình những kết quả này có thể có được pK^ khá chính xác.

4. DUNG DỊCH ĐỆM

Tầm quan trọng của dung dịch đệm thể hiện trên mọi lãnh vực khoa học của 
đòi sốhg vì bất kỳ một hệ thống sinh học nào cũng phụ thuộc vào pH.
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Thí dụ: khi cho Iml HCl lOM vào một lít dung dịch NaCl 0,15M, pH = 7 thì 
dung dịch mâi sẽ có pH = 2 nhưng khi thêm Iml HCl lOM vào một lít huyêt tương 
có pH = 7,4 thì dung dịch này sẽ có pH =7,2 (do trong huyết tương có hệ đệm).

4.1. Đ ịnh  nghĩa

Dung dịch đệm là dung dịch kháng lại sự thay đổi pH khi thêm acid hay base 
mạnh vào dung dịch hoặc là dung dịch mà khi pha loãng thì pH của dung dịch 
thay đổi ít. Sự thay đổi này thường ỏ trong một vùng giới hạn pH.

4^ . Thành phần

Dung dịch đệm là dung dịch chứa trong một dung môi phân ly (như nước), 
hoặc một acid yếu và muối của một acid vếu (= acid yếu và base liên hỢp của nó). 
Dung dịch đệm này thường có pH acid. Hoặc một base yếu và muối của một base 
yếu (= base yếu và acid liên hỢp của nó). Dung dịch đệm này thường có pH kiềm.

4.3. Cơ ch ế  cùa h iệu  ứng đệm

Xét một dung dịch hỗn hỢp cùa acid Ợiay base) yếu và muối của base {hay 
acid) mạnh như dung dịch acid acetic (Ha) và muối acetat Na (BHa) trong nước.

Muổl hoà tan  trong nưóc phân ly hoàn toàn: a ' -> BH^ + a“ (7.26)
Trường hỢp acid trong nước: Ha + H2O ^  + a” (7.27)

[ H ^ ] x [ a  ]

[Ha]

Trong các biểu thức trên:
-  aT có được từ muối BH^ a ' (7.26) mà cũng có được từ acid Ha, do đó [a“ ] tăng 

tỷ lệ thuận với [Ha] (7.27).
-  Để duy trì giá trị K3 ổn định thì khi [a“] tăng [Ha] cũng phải tăng (7.28) mà 

khi [Ha] tăng thì acid sẽ không bị phân ly (nghĩa là không ion hoá được) và như 
vậy sẽ có sự lùi ion hoá (reticulation) của acid. Điều này lại càng phải chú ý khi 
cho acetat [a'] từ  muối (7.26) vào vối lượng càng lón vì [a“] lại kết hỢp với [H"̂ ] của 
(7.27) để tạo Ha. Lúc ấy pH sẽ phụ thuộc vào tỷ lệ tướng đốì của acid Ha và của 
muối BH" a- (các bảng 7.7; 7.8; 7.9).

Như vậy, khi trong dung dịch có các ion BH^, a“ và cùng lúc thì:

-  Nếu thêm acid mạnh AH: acid này khi phân ly sẽ tăng thêm nhưng đa sô' 
H"' này tác động vói a~ để tạo thành những phân tử Ha là acid yếu. Do vậy pH thay 
đổi ít.
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-  Nếu thêm base mạnh B: base sẽ gắn với tạo acid (là acid có lực gần 
như bằng 0). Acid tiếp tục phản ứng vối a" tạo muối a". Phản ứng (7.26) 
lại phát triển về phía sự phân ly và tạo thành base yếu a“ và BH"̂  là acid có lực 
gần như bằng 0. Base mạnh B bị thế  bằng một base yếu a", ít bị phân ly. Kết quả 
là pH thay đổi ít.

-  Giới hạn của tác động đệm: Nếu tiếp tục thêm vào dung dịch đệm hoặc acid 
mạnh hoặc base mạnh thì sẽ đến lúc hầu như toàn bộ a“ được trung tính hoá bằng 
acid (hay ngưỢc lại những phân tử Ha sẽ đưỢc trung tính hoá bằng base). Kể từ lúc 
này, thêm một lượng mói những chất phân ly vào nữa sẽ dẫn đến thay đổi pH 
đột ngột và tác động đệm bị hủy.

• Chú ý:
Để có tác động đệm, cần phải có cùng lúc một acid yếu và một base yếu liên 

hỢp. Do vậy, theo lý thuyết thi không thể đệm với chỉ một acid yếu hay chỉ một base 
yếu. Tuy nhiên đôi khi trong thực tế  củng đệm một dung dịch acid mạnh bằng một 
base yếu.

Thí dụ: trong thực hành, khi đệm một dung dịch nitric hằng lượng thừa acetat 
Na thì trước tiên acid mạnh tác động toàn phần trên acetat đ ể  tạo thành acid 
acetw, kế  đó trong dung dịch có một acid yếu (là acid acetic) và base liên hỢp 
(acetat) của nó. Đây chính là thành phần của dung dịch đệm.

4.4. Dự đoán khả năng đệm  nhờ vào đường cong ch u ẩn  độ tru ng  hoà

-  Khả năng đệm: khoảng pH mà trong đó dung dịch đệm còn năng lực đệm 
(phản ứng cho hay nhận proton mà không có biến đổi quan trọng về pH).

Hình 7.24. Đường cong chuẩn độ biểu diễn khả năng đệm
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Khoảng biến đổi giói hạn của pH này gần như nằm ngang và thể hiện bằng 
một độ dốic rất nhỏ trên đưòng cong chuẩn độ (hình 7.16).

Trên hình 7.24, ta thấy ỏ giai đoạn bán trung hoà pH = pK„ thì có khả 
năng đệm.

4.5. Đ ánh giá khả năng đệm

Khả năng đệm càng lón khi một số lượng lón dung dịch đệm đưỢc cho vào dung 
dịch khảo sát. ở  một nồng độ xác định của dung dịch đệm thì khả năng đệm là lốn
nhất khi có mặt acid và base liên hỢp của đệm vối nồng độ tương đương
(equimolar). Đó chính là vị trí điểm uổh của đường chuẩn độ (hình 7.24).

Khi thực hành, để dung dịch đệm còn hiệu quả, ngưòi ta nhận thấy hồng độ 
acid yếu [Ha] hay [bH^] bằng ít nhất là 10% [base] (và ngược lại).

pH của đệm được tính theo công thức tổng quát liên quan đến pH và pKa:

pH = pK. + l g i í í 5 ^
Ị acid ]

Như vậy:

-  nếu [base] gấp 10 lần [acid] thì pH = pKj + 1

-  nếu [acid] gấp 10 lần [base] thì pH = pKg -  1

=> khả nàng đệm: pH -  pK  ̂± 1

Như vậy, khi có quá nhiều acid hay base thêm vào thì pH sẽ vượt ra ngoài 
vùng đệm và pH sẽ tăng hay giảm nhanh. Khả năng đệm liên quan đến lượng 
chất có thể thêm vào dung dịch mà không gây ra một sự thay đổi hoạt độ ion có ý 
nghĩa nào.

-  Dung lượng đệm (buffer capacity) acid -  base của một dung dịch cần duy trì 
pH: là số lượng (mmol) của acid mạnh hay base mạnh thêm vào 1 lít dung dịch này 
(mmol/1 hay mM) để làm thay đổi 1 đdn vỊ pH.

4.6. Khả náng đệm  ở pH rất thấp  (hay rất cao)

Khi trung hoà một dung dịch acid mạnh (HCl) trong nưốc bằng một dung dịch 
chuẩn base mạnh (NaOH hay KOH) sẽ nhận thấy đưòng cong gần như bằng phẳng 
giữa pH = 0 và pH = 2 nghĩa là ở đó có một khả năng đệm (dù không có điểm uốn 
như ở giai đoạn bán trung hoà).

Hiện tưỢng này được mô tả khi xét một acid mạnh và một base có lực gần như 
bằng 0 {Thí dự', cặp HCl/ Cl”).
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Trong trường hỢp acid mạnh một cách lý tưởng, tác động đệm vẫn hiện hữu vì 
nó dùng chính cặp dung môi HgO  ̂/ HgO.

[H2O]pH = pK + Ig

Bảng 7.7. Đệm KCI -  HCI giữa pH = 1,0 và pH = 2,2 (theo Clark và Clubs)

Dung dịch KCI 0,2N (ml) 

HCI 0,2N (ml)

Nưốc vừa đủ (ml)

25

48,50

100

25

32,25

100

25

20,75

100

25

13,15

100

25

8,40

100

25

5,30

100

25

3.35

100

pH ỏ 20‘>C 1,0 1,2 1.4 1.6 1,8 2.0 2,2

4.7. Tính pH của dung d ịch  đệm

Phân biệt hai trường hỢp

Dung dịch đệm chứa acid yếu và base liên hỢp của nó: nếu hỗn hỢp đệm gồm 
acid yếu Ha và base liên hỢp của nó (dưói dạng muối Ma) thì trong dung dịch có 
các quá trình điện ly:

• Trường hỢp acid trong nước: Ha + H2O ^  HgO"̂  + aT

Ma M + a“

- Hằng sô điện ly của acid Ha đưỢc biểu diễn bằng hệ thức: K, = ỊH ]x[a ]
[Ha]

trong đó Ch+> ^Ha là nồng độ các ion H ,̂ a và Ha lúc cân bằng.

C„,= K . . Í Ì Í ^  = K . . ^
fa“ ]

Lấy logarit và đảo vế, ta có:

-lgC „.=  - lg K . + l g ^  haypH  = pK. + lg (7.29)
^Ha * “ ^ Cna

Hệ thức này cho phép tính pH của dung dịch đệm chứa acid yếu và muối 
của nó.

Dung dịch đệm chứa base yếu và acid liên hỢp của nó (dưối dạng muôi M a):

• Trường hỢp base trong nước: a“ + HgO ̂  0H “ + Ha

Ma ^  + a-
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Hằng số điện ly của base a được biểu diễn bằng hệ thức:

_ [OH"]x[Ha]

[a ]

[0H')= = Kt
|Ha| CHa

Lấy logarit đảo 2 vế, ta có;

-  Ig c„„- = -  Ig Kt -  Ig ^  hay pOH = pKi -  Ig- ^  (7.30)
^Ha ^Ha

mà pH + pOH =14 => pOH = 14 -  pH

c.pH= 14 -  p lv  + Ig a
Chu

Hệ thức này cho phép tính pH của dung dịch đệm chứa base yếu và muối của 
nó, trong đó CoH~> Cg- Ch9 là nồng độ các ion OH', a“ và của Ha lúc cân bằng. pH 
này chỉ phụ thuộc vào tỷ sô nồng độ acid hoặc base yếu và muối của nó chứ không 
phụ thuộc độ pha loãng hỗn hỢp.

4.8. ứ n g  dụng của dung dịch  đệm

-  Thiết lập và duy trì hoạt độ ion hydro để chuẩn hoá máy đo pH; các dung 
dịch đệm hay đưỢc sử dụng có pH: 4.01: 7.00: 9.00

-  Làm ổn định pH trong thành phần pha chê của các quy trình định lượng đo 
quang phổ UV- Vis.

-  Làm ổn định pH trong thành phần của một số pha động khi triển khai sắc 
ký lỏng hiệu năng cao. (thí dụ; hệ đệm phosphat...)

-  Điểu chế các dạng định lượng gần với điểm đẳng điện (approach isotonicity).
-  Thực hành trong các quy trình phân tích, nhất là khi phân tích các dịch sinh 

học. Các dung dịch đệm được dùng trong các hệ thông sinh lý đưỢc chọn cẩn thận 
để không can thiệp vào hoạt tính dược lực của thuõc hay chức năng bình thưòng 
của cơ thê.

Nhiều thử nghiệm và quy trình định lượng trong DưỢc điển đòi hỏi phải điều 
chỉnh đến pH mong muôn hay duy trì ở pH chuyên biệt bằng cách thêm dung dịch 
đệm. Khi đo pH, cần phải có dung dịch đệm chuẩn.

Các dung dịch đệm chủ yếu được dùng trong phân tích hoá học phải tương 
thích vói các chất xác định và thuôc thử sử dụng.
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4.9. Vài công thức pha ch ế  dung dịch  đệm  theo  pH yêu  cầu  

4.9.1. Đệm của acid yếu + muối của acid yếu và base mạnh 

Bảng 7.8. Công thức pha đệm aceto -  acetic có pH = 3,6 -  5,6

Dd a. acetic N (ml) 18,5 17,6 16,4 14,7 12,6 10,2 8.0 5,9 4,2 2,9 1,9

Dd acetat Na M (ml) 1.5 2,4 3,6 5,3 7,4 9,8 12 14,1 15,8 17,1 18,1

Nước cất v.đ (ml) 100 100 100 100 100 100 100 100 100 100 100
pH 3,6 3,8 4,0 4,2 4,4 4,6 4,8 5,0 5,2 5,4 5,6

Báng 7.9. Công thức pha đệm acid citric -  phosphat dinatri có pH = 2,2 -  8,0

Acid citric 0,1M 98 93,8 89,1 84,15 79,45 75,3 71,5 67,8 64,5
Phosphat dinatri 
0,1M v.đ (ml)

100 100 100 100 100 100 100 100 100

pH ở 21°c 2,2 2,4 2,6 2,8 3.0 3,2 3,4 3,6 3,8

Acid citric 0,1M 61,45 58,60 55,90 53,25 50,70 48,50 46,40 44,25 42 39,55
Phosphat dinatri 0,1M 
v.đ (ml) 100 100 100 100 100 100 100 100 100 100

pH ở 2 r c 4,0 4,2 4,4 4,6 4,8 5,0 5,2 5,4 5,6 5,8

Acid ciừic 0,1M
Phosphat dinatri 
0,1M v.đ (ml)

36,85

100

33,90

100

30,75

100

27,25

100

22,75

100

18,15

100

13,05

100

9,15

100

6,35

100

4,30

100

2.75

100

pH ỏ 21°c 6,0 6.2 6,4 6,6 6,8 7.0 7,2 7,4 7,6 7,8 8.0

4.9.2. Đệm của base yếu + muối của acid mạnh và base yếu 

Bảng 7.10. Công thức pha đệm “ tr is ” hay THAM

Tris 0.2M (24,20g/l)
HCI 0 2N
Nước cất V. đ (ml)

25
2 2 , 1

1 0 0

25
20,7

1 0 0

25
19,2
1 0 0

25
16,3
1 0 0

25
13,4
1 0 0

25
1 1 , 0

1 0 0

25
8,3

1 0 0

25
6.1
100

25
4.1
100

25
2,5
100

pH ỏ 23“C 7.2 7,4 7,6 7,6 8,0 8,2 8,4 8,6 8,8 9,0

Tris (hydroxymethyl) amino methan có pH = 7,2 -  9,0

Trong các thí dụ trên, nhiều cặp acid -  base liên hỢp được vận dụng như: acid 
citric và các ion citrat; phosphat diacid -  phosphat monoacid.

Ngoài ra trong các dược điển (USP, BP....) cũng có nêu cách pha chế những 
công thức đệm chuẩn thường dùng khác.
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5. ỨNG DỤNG CỦA PHƯƠNG PHÁP ACID -BASE

5.1. Đ ịnh  lượng acid

5.1.1. Đ ịnh  lượng acid  m a n h  trong nước

Nêu định lượng một acid mạnh bằng base mạnh với nồng độ cao thì bước nhảy 
pH dài, do đó hầu hết chỉ thị đều sử dụng được. Khi dung dịch đưỢc pha loãng 
(0,01N) pH thay đổi yếu hơn nên chọn lựa chỉ thị phải giới hạn.

Bảng 7.11. pK của vài acid trong nước.

acid vò cơ pK, pKa pKj acid hữu cơ pKi PK2 pKa

sulfuric H2SO4 1,9 oxalic 1.2 4,3

sulfurd H2SO3 1.8 7.2 tartric 2,5 4,2
o

phosphoric H3PO4 2.1 7,2 12.4 citric 3,1 4,8 6,4

arsenic H3ASO4 2,2 7.0 11.5 formic 3,8

hydrofluoric HF 3,2 lactic 3,9

niừơ HNO2 3,3 Ị benzoic 4,2

carbonic H2CO3 6,4 10.3 1 acetic 4,7

suffurd H2S 7,0 13.8 * diethylmalonylurê 7,4

boric H3BO3 9,1 12,7 ' 13,8 phenol

cyanhydric HCN 9,4 i 9,9

5.1.2. Đ ịnh  lượng acid  yếu trong nước

Khi định lượng các acid mạch thẳng có trọng lượng phân tử hới cao như các 
acid alcol (acid lactic, acid tartric, acid citric) bằng kiềm thì sự chuyển màu xảy ra 
trong vùng kiềm. Dung dịch để chuẩn độ không được có carbonat (baryt).

Nếu nồng độ acid quá thấp, vùng chuyển màu kéo dài nên thích hỢp hơn là 
phải thay đổi dung môi.

5.1.3. Đ ịnh  lượng acid  rấ t yếu trong nước (acid  béo nặng, acid  boric)

Điểm tương đương được tìm thấy ở pH rất cao nên chỉ thị sử dụng không 
chuyển màu hoàn toàn. Phải kích thích tính acid bằng cách sử dụng một trong 
những phương pháp sau:
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-  Hoà tan acid rấ t yếu trong một dung môi trđ nhận proton (butylamin, 
ethylen diamin, dimethyl formamid, pjnridin, tetrahydrofuran) và dung dịch để 
chuẩn độ là natri methylat hay hydroxyd tetrabutyl-ammonium. Trong trưòng 
hớp này, anhydrid carbonic có vai trò một acid mạnh do đó phải thực hiện trong 
khí quyển nitơ.

-  Hoà tan acid rấ t yếu trong một dung môi khác tốt hơn nước; có thể dùng cồn 
tinh khiết để thu đưỢc dung dịch có nồng độ đậm đặc nhằm định lượng tốt nhất. 
Thí dụ: acid béo dây dài, ít tan trong nước nhưng tan trong cồn.

-o-

Hình 7.25. Liên kết của boric 
với nước

Hình 7.26. Chuẩn độ chỉ acid boric (1) và chuẩn độ 
acid boric khi có mặt mannitol (2)

-  Tạo phức đ ể  có th ê  làm  tản g  tín h  acid: Thí dụ: acid boric (pK = 9,2) nếu 
có mặt polyol (glycerol hay mannitol) sẽ tạo phức. Phức polyol-boric có pKg = 4 dễ 
định lượng bằng NaOH.

5.1.4. Đ ịnh  lượng m uối của acid  m ạnh  và base yếu

Acid bH* có thể định lượng khi lực khá mạnh.
Thí dụ: NIỈ4̂  có lực rất gần acid boric.
Nếu base b rất yếu (alcaloid), acid liêìỊ hỢp bH^ có lực thậ t sự và có thể định 

lưỢng trực tiếp (sử dụng acid acetic làm dung môi).
Nếu base b mạnh hơn, bH^ có lực rất yếu và thưòng dùng phương pháp chuẩn 

độ ngược sau khi phóng thích base và chiết bằng dung môi (thí dụ như các 
alcaloid).

5.2. Đ ịnh  lư ợ n g  b ase

5.2.1. Đ ịnh  lượng base m a n h  trong nước 

Giốhg như trưòng hỢp định lượng một acid mạnh.

148

https://nhathuocngocanh.com/



5.2.2. Định lượng base yếu trong nước

Bàng 7.12. pK, của vài base trong nước

Base pK, pKj Base pKz Base pKa

Guanidin

Dibutylamìn

Triethylamin

Methylamin

Ethylen-diamin

Piperazin

6.8
5,7

13.5

11.5

10.9 

10.7

9.9 

9.8

Ethanolamin 9,5

Ephedrin 9,5

Amoniac Hydroxylamin 9,256,0

Pyridin 5,2

Hexamethylentetramin 5,1

Quinolein

Anilin

Dicloroanilin

Acetoxim

Diphenylamin

Urê

5.0 

4,6

2.1 

1.8 

0.8 

0.4

Phải định lượng bằng acid mạnh, pH ỏ điểm tương đương sẽ nhỏ hơn 7. Việc 
chọn chỉ thị tùy vào pKị, của acid liên hỢp với base chuẩn độ. Amoniac là trường 
hỢp đặc biệt quan trọng.

5.2.3. Định lượng base rấ t yếu trong nước

pH của dung dịch được chuẩn độ thường dưối 10.
Thí dụ: amin dược dụng: amphetamin, alcaloid và amid.
Các phương pháp định lượng sau đây thường được khảo sát:
-  Đ ịnh  lượng trự c  tiếp: chỉ thực hiện được khi pKg đủ cao và base có thể tan 

trong nưốc. Phải dùng một dung dịch đậm đặc và chỉ thị chuyển màu trong môi 
trường rấ t acid (xanh thymol pH = 2,8 -1,2) nếu không thì sẽ có sự thủy phân muôi 
tạo thành và sự chuyển màu kéo dài ra.

-  Đ ịnh lượng b ằn g  phương p h áp  th ừ a  trừ : Áp dụng đối vối alcaloid, dùng 
base để gắn vào alcaloid và chiết bằng dung môi hữu cơ. Sau đó chuyển alcaloid 
base sang dạng acid bằng một dung dịch acid đã biết độ chuẩn và thể tích, lượng 
thừa acid được định lượng và dùng chỉ thị màu trong vùng acid (nếu không thì 
acid bH" tạo thành sẽ tác động trỏ lại).

-  Định lượng trong môi trường cồn nước: mặc dù khả lực điện ly của cồn 
thấp hơn nưóc, tác động của cồn có thể chiếm ưu thế vói điều kiện;

-  Base khá mạnh.
-  Pha loãng nhiều ở điểm tương đương để nâng cao khả lực điện ly.
-  Định lượng trong một dung môi sinh proton hơn

Thí dụ: dung môi là acid acetic sẽ làm táng tính base của cafein (alcaloid) và 
do đó dễ chuẩn độ cafein bằng acid percloric. Ngoài ra khi định lượng alcaloid cũng
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có thể dùng acid formic ít phân ly hay hỗn hỢp hai dung môi này acid acetic và 
acid formic.

5.2.4. Đ ịnh  lượng m uối của acid  yểu  và base m ạ n h

a~ là base tạo thành sẽ được định lượng (Natri acetat, natri carbonat)

Định lượng những carbonat trong một hydroxyd

a) B + BH^ + H2O điểm tương đương ở pH = 11,0

b) c o l ” + HgO  ̂ HCO3 + H2O điểm tương đương ỏ pH = 8,3

c) HCO3 + HgO  ̂ -> CO2 + 2H2O điểm tương đương ỏ pH = 3,5

Hai phưdng trình sau sử dụng cùng một lượng acid, như vậy có thể phân biệt 
base và carbonat.

5.2.5. Đ ịnh  lượng m uối của acid  m ạ n h  và base m ạnh; m uối của acid 
yếu và base yếu và ch ấ t lưõng tín h

-  Muối của acid mạnh và base mạnh không có tính acid hoặc base vì các anion 
và cation có lực coi như bị bỏ qua.

-  Muối của acid yếu và base yếu tạo nên cùng lúc các acid và base có lực. 
Không thể định lượng trực tiếp bằng phép đo acid -  base. Trong thực tế  không thể 
định lượng acetat alcaloid trong môi trưòng nước. Nhưng có thể sử dụng các tác 
động sau:

a) Tác động của dung môi; có thể giảm lực của 1 trong những cấu tử hay tăng 
lực của các chất hoà tan bằng tác động ưa proton của dung môi.

b) Tác động hoá học:

a) Định lượng muối amoniac: thêm formol vào dung dịch để tạo thành 
hexamethylen tetramin không có tính base trong nước:

4NH^ + 6HCH0 + 4H2O (CH2)eN, + 4H3O" + 6H2O

lúc đó acid yếu NH4 đưỢc chuyển thành acid mạnh HgO"̂

P) Định lượng những amino acid (phương pháp Sorensen)

Giống như trường hỢp của muối amoniac: với formol tạo một base Schiff.

R—CH—NHg + 0=CH2 ----- ► R—CH—N=CH2 + H2O
COOH COOH

Base này rấ t yếu và không cản trở việc định lượng carboxyl.
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ỵ) Định lượng những halogenỉd trong môi trường acid acetic, (alcaloid hay ion 
iềm)

-  Trong môi trưòng nước, ngưòi ta có: bH^’X”; X” là 1 base có lực bằng 0 , bH^ là 
icid thậ t sự.

-  Trong môi trưòng acid acetic khan, bH^ trồ thành ; X” là base có lực thật 
ự vì liên hợp vối acid yếu trong môi trường này. Việc định lượng base yêu này khó 
’à kém chính xác. Do vậy, ngưòi ta khử ion X' thành dạng phức thủy ngân.

Acetat thủy ngân chính là một phức chất (không phóng thích ion acetat mang 
ính base) sẽ tác động trên halogenid cho một phức chất bền hơn.

HgCCHgCOO). + 2X- ^  [HgX2]2CH3COO"
Base X" yêu được thế bằng base mạnh CHgCOO'.

Ỉ.3. Xác đ ịnh  m ột sô* nguyên  tô

Vài nguyên tô' như c, N, s, Cl, Br, F .... được định lượng bằng phương pháp 
rung hoà. Tùy từng trường hỢp, những nguyên tô" này được chuyển thành acid hay 
»ase vô cơ để được chuẩn độ.

5.3.1. N itrogen

Thưèíng có trong acid amin, protem, thuổc nhuộm....
Phương pháp chung để xác định nitơ hữu cơ: Phương pháp Kjeldahl.
-  Nguyên tắc: Mẫu thử được phân hủy bằng H9SO4 đậm đặc, nóng. Nitơ phân 

lủy thành ion amonium. Dung dịch chứa ion này được làm lạnh, pha loãng, đem 
hưng cất. Amoniac phóng thích ra được cho vào dung dịch chứa acid và xác định 
lằng phương pháp chuẩn độ trung hoà. Có nhiều phương pháp để thu khí amoniac 
à định lượng amoniac. Hai phương pháp chứih là:

Phương pháp 1
Amoniac được phóng thích sẽ được vào 1 thể tích acid đã biết chính xác nồng 

độ. Định lượng acid thừa bằng base chuẩn. Chỉ thị chuyển màu ở vùng acid do 
tmh acid của ion ammonium có mặt ở điểm tương đương.

Phương pháp 2
Amoniac được phóng thích vào một lượng thừa acid boric

H3BO3 + NH3 ->  n h ;  + H 2B O Ì

lon dihydrogen borat được sinh ra là 1 base mạnh có thể được chuẩn độ bằng 
dung dịch chuẩn HCl

H 2BO3 + H3O" ^  H3BO3 + H2O

Chỉ thị: Bromocresol lục chuyển màu trong vùng acid
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5.3.2. Đ ịnh  lượng Su l f u r

Sulfur trong những chất sinh học được xác định bằng cách đốt cháy trong
khí

s  SO2 (hoặc SO3) thu thập và chưng cất 

SOaíkhí) + H2O2 ^  H2SO4 

Chuẩn độ H2SO4 bằng base chuẩn

5.4. Đ ịnh lượng các hỢp chất vô cơ

5.4.1. Đ ịnh lượng m uối am oniac

Dùng base mạnh để đẩy amoniac ra rồi chưng cất bằng dụng cụ Kjeldahl. 

5.4J2. Đ ịnh lượng n itr a t và n itr it

Dùng hợp kim Devarda (50% Cu, 45% Al, 5% Zn) để khử những ion này thành 
ion ammonium rồi chưng cất hoàn toàn để lấy amoniac và định lượng. Ngoài ra, 
hỢp kim Arnd (60% Cu, Mg 40%) cũng được sử dụng.

5.4.3. Đ ịnh lượng carbonat và hỗn hỢp carbona t

Trong phương pháp chuẩn độ trung hoà thì việc định tính, định lượng các dung 
dịch chứa NagCOg, NaHCOg, NaOH ỏ dạng riêng hay dạng hỗn hỢp cho những thí 
dụ rấ t đáng quan tâm: do phản ứng loại đi chất thứ ba nên trong 1 lượng thích hđp 
của bất kỳ diưig dịch nào cũng chỉ chứa 2 trong 3 thành phần: NaOH + NaHCOg 
—> Na2C0 g (đến khi một hay cả hai chất phản ứng ban đầu được dùng hết).

-  Nếu NaOH được tiêu thụ thì dung dịch chỉ còn NagCOgvà NaOH.

-  Nếu lượng NaHCOg bị yếu đi thì còn NagCOg và NaOH.

-  Nếu lượng NaHCOgvà NaOH tương đương được trộn lẫn thì chất tan chủ 
yếu sẽ là NajCOg.

Việc phân tích tiến hành qua 2 bước:

-  Bước 1 với chỉ thị vùng kiềm: phenolphtalein (Ký hiệu là (pip)

-  Bưóc 2 vói chỉ thị vùng acid: bromocresol lục (viết tắ t là bcg: Bromocresol 
green)

Khi chuẩn độ các mẫu có thể tích bằng nhau thì có thể suy ra được thành phần 
của dung dịch dựa vào thể tích tương đốì của acid cần chuẩn.
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Bảng 7.13. Chuẩn độ các dung dịch chứa Na2C03, NaHCOj, NaOH

Thành phần trong mẫu Liên quan giữa và Vbcg khi chuẩn độ thể tích mẫu bằng nhau

NaOH Vqxp V(,cg

Na,CO, = 1/2V,,g
NaHCO, = 0: v,,g>0

NaOH, NazCOj > 1/2 V,,g
NajCOs NaHCOj < 1/2 V,,,

Vp :̂ thề tích sử dụng để chuẩn độ với chỉ thị là phenolphtalein.
V ^: thể tích sử dụng để chuẩn độ với chỉ thị là bromocresol lục.
Kết quả sẽ có sai số >1% .

5.5. Đ ịnh lượng các nhóm  chức hữu cơ

Có thể chuẩn độ trực tiếp hoặc gián tiếp

5.5.1. Đ ịnh  lượng nhóm  acid  su lfon ic  và carboxylic

Acid sulfonic là acid mạnh, dễ hoà vào nước rồi chuẩn độ thẳng bằng base.
Có nhiều acid carboxylic không hoà tan nhiều trong nước nên không định 

lượng trực tiếp được. Trong trường hỢp này, acid được hoà trong EtOH và chuẩn 
độ bằng nước kiềm hoặc acid này được hoà trong một lượng base thừa chuẩn rồi 
định lượng kiềm thừa bằng dung dịch acid đã biết nồng độ.

5 .5^ . Đ inh  lương nhóm  am in

-  Amin dây thẳng thường có hằng sô" phân ly a 10“°. Do đó được chuẩn độ 
thẳng bằng acid mạnh.

-  Amin thơm -  (anilin và dẫn chất) thường rất yếu trong môi trường nước 
(Kt, ~ 10“ “̂) có thể chuẩn độ bằng phương pháp thừa trừ  hoặc định lượng trong môi 
trường khan.

-  Amin vòng thdm -  pyridin cũng giốhg amin thơm.
-  Amin vòng bão hoà -  piperidin có khuynh hưóng kết hỢp vối amin thẳng và 

được chuẩn độ trong môi trường nước.
Có nhiều amin quá yếu / nưóc phải được chuẩn độ trong môi trường khan như 

acid acetic để táng tính kiềm.

5.5.3. Đ ịnh  lượng nhóm  ester

Ester thưòng được xác định bằng cách xà phòng hoá với một lượng base chính 
xác đã biết độ chuẩn.
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RiCOORg + OH- RiCOO- + HOR2

Lượng base thừa được chuẩn độ bằng acid chuẩn. Các ester thay đổi nhiều theo 
tốc độ xà phòng hoá. Có ester cần vài giò đun nóng để hoàn tấ t quá trình. Một ít 
ester tác động nhanh cho phép chuẩn độ trực tiếp bằng base. Thông thường, tiến 
hành bằng cách đun ester và KOH 0,5M hồi lưu trong 1-2 giò. Sau khi làm lạnh, 
lượng base thừa được chuẩn độ bằng acid.

Trong dưỢc điển các nưóc có trình bày "Chỉ sô ester hay chỉ sô xà phòng hoá": 
SỐ̂ miligram KOH cần thiết để trung hoà acid tự do và xà phòng hoá các ester có 
trong 1 gam chất khảo sát.

5.5.4, Đ ịnh  lượng nhóm  hydroxyl

Nhóm OH trong những hỢp chất hữu cơ có thể đưỢc xác định bằng cách ester 
hoá vởi các anhydrid carboxylic hay chlorid khác nhau. Hai thuổíc thử thường dùng 
là: anhydrid acetic và anhydrid phtalic.

Với anhydrid acetic thì phản ứng sẽ là;
(C H 3 C 0 0 )2 0  + R O H  ^  C H 3C O O R  + C H 3C O O H

Sự acetyl hoá thưòng được thực hiện bằng cách trộn cẩn thận mẫu thử với một 
thể tích đã biết anhydrid acetic đã biết trong pyridin. Sau khi đun nóng, thêm 
nước vào để thủy phân những anhydrid không phản ứng:

(CH3C0 0 )2 0  + H2O 2 CH3COOH
Sau đó chuẩn độ acid acetic bằng dung dịch KOH hay NaOH / cồn. Song song 

thực hiện mẫu trắng.
Nếu có amin thì chuyển sang amid bằng anhydrid acetic.
Trong các dược điển có trình bày “Chỉ s ố  acetyl hay ch ỉ s ố  acetyl hoá 

p y r id in ” là số miligam acid acetic cần để ester hoá những sản phẩm có nhóm chức 
hydroxyl OH trong một gam chất khẳo sát.

5.5.5. Đ ịnh  lượng nhóm  carbonyl

Nhiều aldehyd và ceton có thể được xác định bằng dung dịch hydroxylamin 
hydrocloric. Phản ứng này tạo oxim.

)  c= 0  + NH2OH. HCl ^  )  c=  NOH + HCl + H^o
Xv2 R2

R2 có thể là nguyên tử H. Sau phản ứng, HCl phóng thích được chuẩn độ bằng 
base, ở  đây, các điều kiện phản ứng cũng thay đổi tùy chất. Thí dụ, đối với aldehyd 
chỉ cần 30 phút là đủ. Nhiều ceton khác phải đun hồi lưu vối thuôc thử trong 1 giò
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-  Chỉ số h yd ro xy la m in :  Chỉ sô này được diễn tả bằng sô miligam KOH cân 
để trung hoà các acid sinh ra do phản ứng của một lượng thừa chlorhydrat 
hydroxylamin vối 1 gam chất khảo sát.

5.5.6. Đ ịnh  lượng m uối

LưỢng muối toàn phần trong một dung dịch có thể đưỢc xác định chính xác 
bằng dung dịch chuẩn độ acid base. Khi cho qua cột trao đổi nhựa ion, muối này 
chuyển thành một đương lượng acid hay base và có thể định lượng bằng phương 
pháp trung hoà.

Acid chuẩn hay base chuẩn cũng được điêu chê bằng nhựa trao đổi ion. Ngưòi 
ta dùng một dung dịch chứa một lượng muối tinh khiết đã biết như là NaCl- được 
rửa qua cột nhựa và pha loãng đến một thể tích biết được. Muối này phóng thích 
một lượng đưdng lượng acid hay base từ nhựa trao đổi sẽ cho phép tính sô" mol 
thuốc thử bằng phương pháp trung hoà.

6 . ĐỊNH LƯỢNG TRONG MÒI TRƯỜNG KHAN

Có 2 loại chất cần được chuẩn độ trong môi trưòng khan:
-  Acid hay base hữu cơ có trọng ỉượng phân tử cao và độ hoà tan giói hạn trong 

nưóc.
-  Những hỢp chất hữu cơ có túih acid hay base rấ t yếu (Kj, hay K(, < 10“®) như 

amin thdm, phenol, muối của acid carboxylic và acid vô cơ khó thấy điểm kết thúc 
trong mòi trường nưốc nhưng nếu tăng tính acid hay base của nó bằng cách thay 
đổi dimg môi thì lại dễ thấy điểm kết thúc.

Bất lợi khi chuẩn độ trong môi trường khan: Dung môi đắt tiền, bay hơi và độc.

-  Đa số dung môi đều có hệ số dãn nở lớn hơn nước nên phải được chứa trong 
hình có kiểm tra  nhiệt độ của thuổc thử để tránh sai sô" khi đo thể tích.

6.1 . Cơ ch ế

Trong dung môi khan (là dung môi không ion hoá), acid cũng cho và đưỢc 
solvat hoá nhưng vì hằng số điện ly của dung môi này thấp nên solvat hoá chủ 
yếu hiện diện ở dạng cặp ion vối anion acid.

HA + s ^  SH"A~
Sau đó base B sẽ tác động vối cặp ion này để tạo thành:

SH^A-+ BH"A“+S
Phản ứng này xảy ra là vì B là base mạnh hơn dung môi s
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6.2. D ung m ôi đ ể chuẩn độ trong m ôi trường khan

Thưòng dùng những dung môi lưỡng tính (amphiprotic) và đã qua giai đoạn tự 
phân ly như ba dung môi lưỡng tính hay dùng acid acetic khan, ethanol, 
ethylendiamin.

2 CH3 COOH CH3 COOHI +CH 3 C0 0 -

2 C2H5O H Í 5 CgHsOH^ + C 2H5OO-

N H 2 C H 2 C H 2 C H 2 N H 2 N H a C H a C H g C H g N H ^  +  N H 2C H 2C H 2C H 2N H -

6.3. Tinh hoàn  toàn  của phản ứng

Phụ thuộc vào:

-  lực của chất phân tích (acid hay base).

-  tính acid hay base vốh có của dung môi.

-  hằng số điện ly của dung môi.

6.3.1. Ảnh hưởng của lực của chất phân tích

Trong môi trưòng nưóc Trong môi trường khan

-  Khi chuẩn độ base b yếu bằng HA 
trong môi trường nước:
HgO  ̂+ b íĩbH ^+ H aO
Nếu kể đầy đủ là phải tính lực của
nước

^ c â n  b ằ n g

^  [ b H ^ ] [ O H - ]  ^  [ b H " ]  3 ^)

[ b ] [ H 3 0 ^ ] [ 0 H - ]  [ b ] [ H 3 Ơ"]

C H gC O O H ^ là proton bị solvat hoá và đưỢc 
tạo thành cặp ion khi HCIO4 hoà vào acid 
acetic khan
HCIO4 +  C H 3C O O H  CHgCOOHa^ClOr
-K h i chuẩn độ base b yếu bằng HCIO4 

trong môi trường khan với dung môi là 
C H 3C O O H

C H 3 C O O H /C IO 4 - + b íĩ  bH"C104-+ 
C H 3C O O H

CHgCOOHa"  ̂(môi trưòng khan) « (môi 
trưòng nưốc)

K [bH^] [ K ' b ]

[ b ] [ C H 3 C O O H + ] [ O H - " ]  [ K s ]

(7.32)
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Như vậy các phương trình (7.31) và (7.32) cho thấy tính đầy đủ của phản ứng 
acid, base tỷ lệ thuận vối hằng sô' tự phân của acid yếu và tỷ lệ nghịch vối hằng sô 
tự phân của dung môi.

Phương trình này có nghĩa: Phản ứng trung hoà là cạnh tranh giữa dung 
môi và acid (hoặc base).

6.3.2. Ả nh  hưởng của tin h  acid  hay base của d u n g  môi

Acid formic, acid acetic, acid sulfuric cho tot hơn là nhận H .̂ Trong loại 
dung môi này tính base của chất tan được nâng lên.

Thí dụ: Anilin -  CpHsNH, trong nưóc có hằng sô' phân ly K=10 nên rất khó 
chuẩn độ nhưng lại có thể là base mạnh hơn trong acid acetic khan vì dung môi 
này cho dễ hơn nước.

Ethylendiamin, amoniac lỏng có ái lực nhiều đối vói (khả năng nhận 
nhiều hơn) do vây là dung môi base. Trong loai dung môi này, tính acid của chất 
tan sẽ nâng lên.

Thí dụ: Phenol có hằng số phẻin ly K =10“*° yếu trong nước lại đủ mạnh trong 
ethylendiamin và được chuẩn độ bàng base chuẩn.

6.3.3. Ả nh  hưởng của h ằ n g  s ố  đ iện ly của d u n g  m ôi

Hằng sô" điện ly của dung môi đo lường khả năng tạo ra những cấu tử có điện 
tích đối kháng để tách tiểu phân này vói tiểu phân kia.

Thí dụ: nưốc có hằng sô" điện ly cao (DfỊ 0 “  ’78,5) nên chỉ cần một năng lượng

nhỏ là đủ để tách ion mang điện tích (+) ra khỏi ion mang điện tích (-).
Acid acetic có hằng số điện ly thấp (DfỊ Q = 6,2) nên cần phải có nhiều năng 

lượng mới thực hiện được quá trình điện ly.
MeOH, EtOH (D “  33, D EtoH = 24) là dung môi có hằng sô" điện ly trung 

bình.
Dung môi có hằng sô" điện ly thấp phải chịu một bất lợi khi dùng làm môi 

trường chuẩn độ acid- base vì sự phân ly là tạo ra 2 ion có điện tích đối kháng 
nhưng do dung môi điện ly yếu nên khả năng tách ion của dung môi bị giối hạn 
làm sự phân ly giảm đi đáng kể.

Khi sự phân ly không cần tách những cấu tử tích điện thì sự điện ly của dung 
môi ít có tác động lên độ phân ly của một acid hay một base.

Thí dụ: tác động điện ly của cồn đôi vối amoniac là tối thiểu đối với phản ứng
phần ly:

C^H.OH + N H / + NH,3
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6.4.1. D ung  d ịch  acid

Dung dịch chuẩn độ acid percloric 0,1N trong acid acetic khan

Đây là một monoacid (E = M = 100,45) rất mạnh, nhất là trong môi trường 
acetic khan.

Acid percloric khan -  kém bền và dễ nổ -  được bán trên thị trường dưối dạng 
dung dịch nước khoảng 72%. Như vậy nó không phải là chất chuẩn.

Cách điều chế dung dịch này thành acid để chuẩn độ;

-  Hoà loãng 14,5 gam acid percloric 70% -72% (8,5ml) trong khoảng 900 cm̂  
acid acetic băng dùng phân tích.

-  Khử nưốc có trong dung dịch này bằng cách thêm 29 -30 gam anhydrid 
acetic. Chất này phản ứng với nưốc để cho hai phân tử acid acetic.

-  Sau khi để nguội, thêm acid acetic khan đến vạch 1000 cm^ và lắc. Chuyển 
vào lọ có nút mài và để cho nưóc tự phân hủy trong 48 giò. Chuẩn độ dung dịch 
này bằng một dung dịch muối chuẩn pha trong acid acetic khan. Bảo quản tránh 
ẩm.

Chú ý: không được cho thừa nhiều anhydrid acetic vì gây nguy cơ tạo nên sai 
sô" dẫn đến từ những phản ứng amid hoá vối những amin sơ cấp và thứ cấp.

6.4.2. D ung  d ịch  kiềm

Các dung dịch kiềm thường được điều chế trong môi trường cồn hay cồn -  
benzen.

a) Dung dịch potat (bồ tạt) trong methanol (KOH trong MeOH):

Dung dịch potat có thể pha chế trong EtOH hoặc MeOH, nhưng MeOH thích 
hỢp hơn vì EtOH thường chứa những aldehyd nên khi có mặt một base mạnh sẽ 
hoá nhựa làm dưng dịch tăng màu từ vàng đến nâu. Bất lợi này không xảy ra khi 
sử dụng MeOH. Độ chuẩn của những dung dịch này không bền và cần xác định lại 
trưóc khi dùng.

Thuận lợi: K2CO3 không tan trong môi trường và từ đó sẽ tự động decarbonat
hoá.

b) Dung dịch natri methylat 0,1N (CHgONa) trong môi trường cồn -  benzen.

Dung dịch này dùng định lượng những acid yếu trong môi trường tuyệt đốì 
khan nước.

6.4. Dung dịch chuẩn độ trong m ôi trường khan
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Điều chế theo cách sau:
Dehydrat hoá trưốc MeOH bằng cách đun sôi hồi lưu vối sự hiện diện của Mg 

và chưng cất hay tiếp xúc trong 2 - 3  ngày với đệm phân tử “tamis moleculaire’ .

Thêm một lượng natri kim loại (2,õg / 150 ml MeOH). Hoà loãng vói benzen 
khan (qsp 1000 cm^). Trưốc khi sử dụng, dung dịch đã pha chê sẽ được chuẩn độ 
bằng acid benzoic trong pyridin hay butylamin.

c) Dung dịch tetrabutyl ammonium hydroxyd (Ĉ  Hg)̂  N^OH“

Dung dịch này là 1 base mạnh tan được nhiều trong môi trường benzen: MeOH 
5% hoặc benzen 95%. Hai dung dịch rất kiềm này rất háo anhydrid carbonic của 
không khí nên khó bảo quản.

6.4.3. P h á t h iện  điểm  kế t thúc

-  Dùng chỉ thị (theo kinh nghiệm): tím tinh thể, tím methyl, soudan III, 
tropeolin 00 .

-  Đo thê điện cực.

-  Chỉ thị trong môi trưòng khan.

Acid acetic hoặc acid formic là những dung môi có khả năng nhận proton yếu 
hơn nước nên những base rất yếu trong nước cho vào dung môi này lại trở nên 
manh hơn.

Xhững chất chỉ thị chuyên màu trong nước ở môi trường rất acid lại chuyển 
màu ỏ các pH trung bình của môi trường khan và do vậy hay đưỢc sử dụng.

Trong những dung môi cho proton (acid). Chỉ thị hay dùng nhất là tím tinh 
thể, a-naphtol benzen, orange IV, paradimethylaminobenzen (PDAB = vàng 
methyl), xanh oracet B.

Còn trong những dung môi nhận proton (base), ngưòi ta hay dùng chỉ thị xanh 
thymoL paranitrophenylazo -  4 resorcinol, orthonitranilin.

Các chỉ thị màu này cũng hay đưỢc sử dụng trong dung môi có proton hoạt 
động fmôi trường nước). Thật vậy, các chỉ thị này là những acid (hay base) yếu hơn 
những chất định lượng. Cơ chế chuyển màu giông như có sự phân ly của dung môi 
hay không.

6.4.4. ứ n g  d ụ n g  việc chuẩn  độ trong môi trường kh a n

Phải kết hợp dung môi, chất chuẩn độ, điểm kết thúc, xét độ tan, giá cả thuốc 
thử, độ độc, trang thiết bị,...
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Bảng 7.14. Một số điểu cần ghi nhớ khi định lượng trong môi trường khan

Dung môi

Định lượng acid: benzen; toluen; dimethylformamid; aceton; ceton; acetonitril; cồn 
tert-butyl.

Định lượng base: acid acetic khan; hỗn hợp acid acetic khan và anhydrid acetic có 
bước nhảy lớn hơn acid acetic; các anhydrid acetic tác động với amin bậc 1 và bậc 
2 khi nóng: acetonitril; benzen; toluen.

Dung dịch 
chuẩn đô

Định lượng acid: KOH/ EtOH; KOH/MeOH; CHsOMe/ Methylat alcalin; CHgOMe/ 
benzen-MeOH (95/5): dung dịch ammonium bậc 4 như hydroxy tertbutyl; 
ammonium / benzen -MeOH (95/5)

Định lượng base; acid percloric/1-4 dioxan; acid percloric/ acid acetic khan; HCI ít 
dùng.

Các chất 
gốc

Định lượng acid: acid benzoic (CgHs COOH); acid succinic; acid sulfanilic; phtalat 
acid kali.

Định lượng base; phtalat acid kali.

Cơ chế

Định lượng acid

AH + C5H5N A- C5H 5N H "

AXsHsNH'+KOH^ AK+ CjHsH^OH-

Định lượng base

R -N H 2  +  C H 3 C O O H  Í5  R -N H 3 C H 3 C O O -

R -N H 3  C H 3 C 0 0 -  +  H C IO 4 R N H 3 X IO 4 -  +  C H 3 C O O H

R-NH2 +HCI04^ R N H 3"CI04-

ứng dụng Định lượng acid: định lượng các barbituric

Định lượng base: định lượng các base hữu cơ

Trưòng hỢp đặc biệt:

Khó tan: đun nóng cẩn thận vì có thể acetyl hoá những nhóm amin. Thêm 
lượng ít acid formic để làm tăng hằng số điện ly của dung môi nhằm dễ hoà tan 
chất cần định lượng nhưng lượng acid formic đưa vào càng ít càng tô't vì pK của 
acid formic (3,75) < pK^ của acid acetic (4,75) nhưng đôi khi acid formic có thể 
trung hoà các base yếu.
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TỪ KHÓA

-  Phương pháp acid base -  Chuẩn độ trung hoà

-  Thuyêt Bronsted -  Đưòng cong chuẩn độ

-  Henderson -  Hasselbalch -  Dung dịch đệm

-  Chất lưỡng tính -  Dung lượng đệm

-  pH, pK, -  Chuẩn độ trong môi trường khan

CÂU HỎI LƯỢNG GIÁ

1. Trình bày thuyết Bronsted và Lewis về acid -  base. Trong bài, acid -  base 
được viết theo quan điểm nào.

2. Trình bày cách xác định pH, pK,.
3. Trình bày các giai đoạn khi tiến hành chuẩn độ trung hoà. pH thay đổi như 
nào khi chuẩn độ 100 ml HCl O.lN bằng NaOH 0,1N (không tính đến sự pha

loãng)?
4. Định nghĩa dung dịch đệm. Khả năng đệm? Dung lượng đệm? Trình bày việc 

ứng dụng dung dịch đệm trong ngành Dược.
5. Nêu nguyên tắc và cơ chê phản ứng khi định lượng acid -  base trong môi 

trường khan?
6 . Định nghĩa các chỉ số acid, chỉ sô' ester, chỉ sô" acetyl và ý nghĩa xác định 

trong thực tế.
7. Nêu một sô" chất chuẩn độ gốc và trưòng hỢp sử dụng trong phương pháp 

acid -  base.
8 . Trình bày khoảng đổi màu chỉ thị dùng trong phương pháp chuẩn độ acid -  

base.

CÂU HỎI TRẮC NGHIỆM

1. Quan niệm về acid base trong bài giảng này là theo thuyết c ủ a ........
a. Langmur c. Bronsted e. Henderson -Hasselbalch
b. Lewis d. Faraday

2. Theo thuyết acid base đã nêu trong bài, acid là những chất có khả năng ... 
.........proton.

a. phân ly c. nhận. e. trao đổi

b. cho d. tham gia bắt giữ
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3. Một base liên hỢp vối acid mạnh có lự c .....

a. trung bình c. yếu e. coi như bỏ qua

b. khá yếu d. rất yếu

4....................là dung dịch kháng lại sự thay đổi pH khi thêm acid hay base
mạnh vào dung dịch hoặc là dung dịch mà khi pha loãng thì pH của dung dịch 
thay đổi ít.

a. Dung dịch kém phân c. Dung dịch đệm e. Tất cả các câu đều
cực đúng

b. Dung dịch phân cực d. Dung dịch phân
ly

5. pH của dung dịch natri hydroxyd (.19.10“̂  mol.dm“̂ ) là:...... Xem NaOH như
phân ly hoàn toàn

a. 10,2 c. 2,92 e. 11,1

b. 7,3 d. 12,6
6 . Muối nào sau đây khi hoà tan vào nước sẽ cho một dung dịch có pH gần 

bằng 7?
a. Kali carbonat c. Natri n itrat e. Ammonium nitrat

b. Ammonium bromid d. Natri cyanid

7. Một mẫu chứa 15,0 cm^ HCl được chuẩn độ bằng dung dịch NaOH 0,0830 
mol.dm“̂  . Điểm kết thúc đạt được sau khi thêm 19,2 cm^ NaOH. Nồng độ của HCl 
là bao nhiêu?

a. 0,178 mol.dm*^  ̂ c. 0,130 mol.dm“̂  e. 0,106 mol.dm“̂

b. 0,0648 mol.dm”̂  d. 0,212 mol.dm“̂

8 . Trong dung môi là acid, các chất tan l à ...... sẽ khó phân ly hơn (vì giảm sự
cho proton)

a. chất trao đổi ion c. chất lưỡng tính e. chất trao đổi điện tử
b. base d. acid

9. H2O + H2O H3O" + 0H -; ^ [HgOniOH ] ,
[H2O]

của nước, ở  25°c thì =

a. 14 c. ±7 e. 0

b. ±14 d. 7
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10. Dung dịch chuẩn độ hay được sử dụng để định lượng base yêu trong moi 
trường khan nước là dung dịch

a. acid percloric 0,1N / acid hydrocloric
b. acid percloric 0,1N / acid acetic
c. KOHMeOH 
d KOH /EtOH.
e. acid percloric 0,1N / acid acetic khan
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Chương 8

PHỮƠNG PHÁP OXY HOÁ -  KHỬ

NỘI DUNG

1. s ự  OXY HOÁ -  KHỬ

1.1. Đ ịnh nghĩa phản ứng oxy hoá -  khử

Phản ứng oxy hoá -  khử là phản ứng trao đổi electron giữa hai hỢp chất: một 
hỢp chất nhưòng electron (chất khử) và một kia nhận (chất oxy hoá).

Thí dụ: Thêm dung dịch sắt(III) clorid vào thiếc(II) clorid thì phản ứng cân 
bằng như sau:

2F e C l 3 "I" S 1 1 C I2 —  ̂ 2F © C l2 "I" S n C l 4  ( 8 .1)

Để mỗi nguyên tử gam sắt (III) (55,85 gam) bị khử thành sắt (II) phải sử dụng 
96,493 («96500) Coulomb (1 Faraday) và cần sử dụng (2 X 96.500) Coulomb để mỗi 
nguyên tử gam thiếc (II) (118,70 gam) bị oxy hoá thành thiếc (IV).

Trong phản ứng trên, điện tích clorid không thay đổi do không tham dự vào 
phản ứng oxy hoá -  khử.
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Phản ứng (8 .1) được xem như thí dụ chung của 2 phản ứng cùng một lúc:

+ 2e ^  2Fê '̂

Sn-^ -> 811“̂ + 2e

2Fe^^ + Sn^^ -> 2Fe2̂ +Sn '‘̂

Như vậy: -  sự oxy hoá; sự mất e

-  sự khử: sự nhận e~

• Khi có sự oxy hoá xảy ra  là có sự khử và mỗi e nhận được bởi chất oxy hoá là 
do chất khử bị mất đi.
• Chất khử và chất oxy hoá có thể là hai chất hoá học (phản ứng hoá học) hoặc là 
một chất hoá học và một điện cực mà thế đưỢc chọn thích hỢp (phản ứng điện hoá). 
Trong phản ứng điện hoá, tuỳ giá trị cùa thế điện cực mà điện cực sẽ nhường e“ và 
khử chất hoá học hoặc là nhận e~ và oxy hoá chất hoá học.

Hình 8.1 minh hoạ một thí nghiệm phản ứng oxy hoá -  khử: hai bình chứa 
duDg dịch nối nhau bằng một cầu muối là ống dẫn thường được tạo bằng dung dịch 
KCl bão hoà đã được gel hoá (agar -  agar). Nhúng vào mỗi bình một điện cực Pt 
(đỉện cực txơ) và nổì vối một volt kế.

Khi xuất hiện thế, nghĩa là diing dịch thiếc (II) có khuynh hướng cung cấp 
những e~ cho dung dịch sắt (III). Dòng điện đi qua cho đến khi tạo sự cân bằng. 
Như vậy, cặp oxy hoá -  khử kết hỢp dạng oxy hoá và dạng khử sẽ tương ứng với sự 
trao đổi e~.

Nói chung, 1 phản ứng oxy hoá -  khử có thể trình bày như sau: 

pOxj + ne —> pKhj

qKh2 qOx2 + ne

pOxi + qKh2 -> pKhi + qOx2

1^ . N hận xét

Phản ứng oxy hoá -  khử tức là quá trình cho nhận electron có thể thực hiện 
trong các dung dịch riêng rẽ (hình 8 .1). Còn trong phản ứng acid base thì quá 
trình chuyển từ acid sang base chỉ được thực hiện trực tiếp trong một dung 
dịch (hình 8 . 2), H"" không thể chuyển từ chất cho sang chất nhận thông qoa một 
dây dẫn điện tử như trong phản ứng oxy hoá -  khử.

Về tốc độ phản ứng: có nhiều phản ứng oxy hoá xảy ra chậm nên các phương 
pháp chuẩn độ dựa vào phản ứng này thường đòi hỏi tăng nhiệt độ, thêm xúc tác.
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Lý do là phản ứng xảy ra qua nhiều giai đoạn. Quá trình chuyển electron là một 
trong chuỗi các giai đoạn đó (phá vỡ liên kết, proton hoá, sắp xếp lại phân tử...)

Về sự có mặt của dung môi nước: trong phản ứng oxy hoá -  khử nếu phân tử 
nưóc tham gia vào phản ứng:

2 H .,0 ^  20H"+2H^

2H2O ^  Ơ2 + 4H^ + 4e'

Khí H., và O2 được giải phóng ra khỏi dung dịch. Trong các phản ứng oxy 
hoá-khử ngưòi ta tìm cách tránh quá trình oxy hoá hoặc khử nước.

Buret chứa dung 
dịch chuẩn độ

Điện cụt 
Platin

Điện cực 
Platin

Bình nón chứa 
dung dịch cần 
chuẩn độ và 
chất chỉ thi

Hình 8.1. Phản ứng oxy hoá -  khử xảy Hình 8.2. Phản ứng oxy hoá -  khử xảy ra trong một 
ra trong hai dung dịch dung dịch

1.3. T hế oxy hoá -  khử

Khi 1 kim loại nhúng vào dung dịch muối của kim loại này sẽ tạo một bán pin.
Thí dụ:
-  Kẽm nhúng trong dung dịch kẽm sulfat tạo bán pin (bán pin oxy hoá)
-  Đồng nhúng trong dung dịch đồng sulfat cũng tạo bán pin (bán pin khử).
Pin điện hoá Galvanic được tạo thành bởi 2 bán pin, mỗi bán pin gồm một 

thanh kim loại nhúng trong dung dịch điện ly (hình 8. 3). Hai bán pin nôi nhau 
bằng một cầu muôi và cả hai bán pin cũng được nối nhau bên ngoài bởi một dây 
dẫn (hình 8. 4). cầu muôi là một hàng rào có lỗ xôp ngăn sự trộn lẫn của dung 
dịch nước trong các bán pin nhưng cho phép các ion di chuyển ở cả hai chiều để 
duy trì trung tính điện tích. Theo sự sắp xếp này thì các electron cung cấp bởi 
phản ứng oxy hoá sẽ đi ngang qua dòng điện bên ngoài đến nđi xảy ra phản ứng 
khử. Khi các bán pin được nôi nhau thì phản ứng tự xảy ra và kim volt kế lệch đi 
chỉ rõ là có sự khác nhau về thế năng. Thế năng này lẳ thế oxy hoá -  khử.
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Bán pin oxy hoá
Zn ^  + 2e~

Zn

SO^
V J

Bán pin khử 
Cu + 2e" Cu

Điện cực kẽm trong dd kẽm Điện cực đồng trong dd đổng

Hình 8.3. Các bán pin oxy hoá -  khử

Zn̂ *-

SO 2̂-

Cầu
muối

ion di 
chuyển

Điện cực kẽm trong sulfat kẽm Điện cực đồng trong dd sulfat đồng 

Hình 8.4. Sơ đồ cấu tạo 1 pin điện hoá

Thí dụ: hai bán pin là từ các kim loại:
Kẽm Zn (rắn) —> (dung dịch) + 2 e~

và đồng Cu”"̂ (dung dịch) + 2 e~ ^  Cu (rắn)
Zn là một kim loại có khả năng cho những electron để tạo thành ion đi 

vào dung dịch (nghĩa là cho các e”), do vậy điện cực kẽm tích điện âm. Còn các ion 
trong dung dịch đến tích điện trên điện cực làm điện cực đồng có điện tích 

dưđng. Cùng lúc sẽ có 2 phản ứng ngược nhau và phản ứng này sẽ mạnh hơn phản 
ứng kia. Sau cùng, phải có một sự cân bằng được thiết lập và điện cực phải có “thế 
cân bằng” E dương hay âm. Giá trị của thế oxy hoá -  khử cân bằng được cho bởi 
phương trình Nernst:

RT
E = En +

nF
In n +

T: nhiệt độ tuyệt đổì
F: số Faraday (96500 Coulomb)
n; lượng e~ sử dụng
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EqI hằng sô” phụ thuộc kim loại

R: hằng số” khí lý tưởng (8,314 J/độ K. mol)

a ĵ: hoạt độ của ion trong dung dịch

-  Nếu dung dịch được pha loãng đầy đủ thì hoạt độ có thể sử dụng lẫn 
vói nồng độ kim loại

-  lữii thay R = 8,314 J/độ K. mol và F bằng giá trị của nó (ở 25°c thì 
T = 273° + 25° = 298°K) và tiếp tục chuyển In thành Ig (In = 2,303 Ig thì 
phương trình Nernst trở thành

0,0001983x298xlg[M"+]
E — En + ■

n

E = E „ .M 5 ^ x ,g [ M - ]
n

Khi nồng độ hay hoạt độ = 1 (đơn vị) thì thế nhận được bỏi điện cực bằng Eq.

Eq: thế chuẩn của hệ thông oxy hoá -  khử tạo thành bởi kim loại và ion tương 
ứng của nó / Mq.

Như vậy sự ion hoá và sự oxyd hoá -  khử đưỢc hiểu theo nghĩa hẹp:

lon M"'*': dạng oxy hoá từ nguyên tô" M®, riếu xét phản ứng: + ne” -> M°

Cũng vậy, đốĩ với phi kim loại thì dạng ion hoá là dạng khử còn nguyên tô" là 
dạng oxy hoá:

CI2 2 e —> 2 CI

Khái niệm tổng quát này cũng áp dụng cho (chỉ là dạng oxy hoá từ lỊguyên 
tô" hydro).

2H  ̂+ 2e“ ^  H2

Điện cực hydro (hình 8.5), tạo thành bởi một điện 
cực Pt bão hòa khí hydro nhúng chìm trong một dung 
dịch H'̂  (ví dụ: HCl IM) có thế E được cho bởi biểu 
thức tổng quát:

E = E„ + 0,0591 lg[H l

Khi hoạt độ bằng 1 nghĩa là [H"̂ ] = 1 thì 

E =  E„(2H "/H 2).

Điện cực Pt

Hinh 8.5. Điện cực hydro

168

https://nhathuocngocanh.com/



Theo quy ước, thế  chuẩn Eo của hydro bằng 0,00 volt và thê oxy hoá -  khử của 
những hệ thông khác được xác định bằng cách so sánh vói thế của điện cực này.

Như vậy, có thể phân loại những hệ thống oxy hoá -  khử khác nhau đưỢc tạo 
thành bỏi kim loại và ion tương ứng theo thế chuẩn của nó (bảng 8 .1).

Thê càng thấp, kim loại càng có khuynh hướng cung cấp ion để đi vào dung dịch. 

Thí dụ: Natri là chất khử phản ứng khá mạnh với nước để cho ion Na^.

1.4. Hệ th ôn g  oxy hoá -  khử hòa tan

Một kim loại khi hoà tan vào dung dịch có thể cho những ion tương ứng với 
nhiều hoá trị khác nhau.

Bâng 8.1. Thế chuẩn (volt) của một vài cặp oxy hoá- khử

Chất
oxy
hoá

Số 
elecừon 
trao đổi

Chất
khử

Thế
chuẩn

(V)

Chất 
oxy hoá

Số 
electron 
trao đổi

Chất
khử

Thế
chuẩn

(V)
Li" + e“ —> Li° -3.03 + 2e- Cu° +0,34

K" + e ' -> K° -2.92 I2 + 2e- ->• 2\- +0,5345

Na" + e" Na° -2.70 + e~ -> +0,77
Zn^ + 2e“ Zn° -0.76 + e’ Ag° +0,80

Fe^ + 2e~ Fe° -0.44 Br^ + 2e- —> 2Br + 1,08
+ e~ -0.41 CI3 + 2e- 2c r + 1,36

Sn^ + 2e“ Sn° -0.14 Cr^O,^- + 6é' -> +1,36

2W + e" H, 0.000 Mn04~ + 5e“ +1,51

Sn** + e' +0.14 + e’ + 1,60
+ 3e- —> Bi° +0.23 SPs^- + 2e“ 2SO42- +2,0

Thí dụ: Nguyên tử thiếc có những ion thiếc (II) và thiếc (IV). Sn'*̂  + 2e -> Sn̂ "̂ .

Nguyên tử sắt có những ion sắt (II) và sắt (III). + e“ ->
lon có điện tích dương lớn nhất tương ứng với dạng oxy hoá và ion có điện tích 

dương nhỏ nhất tương ứng vói dạng khử.
Một điện cực trơ (platine, vàng....) được nhúng vào hỗn hỢp sẽ giữ một th ế  xác 

định. Thế này biến thiên theo nồng độ của từng dạng oxy hoá và dạng khử theo 
phương trình

° n [Kh]

Nếu các nồng độ ở dạng oxy hoá và dạng khử bằng nhau, thế được giữ trong điện 
cực bằng E„ và Eo được gọi là thế chuẩn của hệ thống. Do đó, có thể thiết lập một bảng 
sấp xếp những hệ thống oxy hoá -  khử hòa tan theo thế chuẩn của mỗi thứ.
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Một kim loại sẽ dịch chuyển ion kim loại tương ứng vào một hệ thống oxy hoá
-  khử có thế cao hơn.

Thí dụ: Lốp mỏng sắt (có thế  chuẩn -0,44 V) sẽ bị đồng (có thế chuẩn +0,34 V) 
phủ lên khi nó được nhúng chìm trong dung dịch đồng.

Cùng cách này, có thể phân loại hệ thống oxy hoá -  khử được thành lập bỏi 
halogen và các ion của nó:

Hệ thống oxy hoá -  khử Thế chuẩn (volt)

F2 + 2e ^  2F~ + 2,65

CI2 + 2e ^  2C r + 1,36

Br2 + 2e ^  2Br " + 1,08

Ỉ 2 + 2 e ^ 2 r  +0,534

Như vậy clor oxy hoá bromid và iodid để phóng thích lần lượt brom và iod còn 
brom thì oxy hoá những iodid để phóng thích iod.

1.5. T hế oxy hoá -  khử biểu  k iến
Trong thực tế, chất oxy hoá và chất khử của một cặp liên hỢp thường tham gia 

vào những phản ứng khác như phản ứng acid -  base, phản ứng tạo phức, phản 
ứng kết tủa. Do đó thế oxy hoá -  khử nhận được gọi là th ế  oxy hoá -  khử biểu kiến 
cũng bị ảnh hưởng bởi nhiều yếu tô" khác do các phản ứng này.

1.5.1. Ả nh  hưởng của p H

a) Thí dụ 1: Thế biểu kiến của hệ thống MnJ'^ / Mn^'^
Trong môi trường acid: + 5e" ->

Trong thực tế, hệ thông oxy hoá -  khử này tạo thành cặp Mn04~ / tưdng 
ứng với cân bằng:

Mn04~ + 8H^ + 5e ^  + 4H2O
Thế của hệ thốhg phụ thuộc vào nồng độ proton

, 0,0591 [MnOĩl[H+]*
E -  Eo + : I g -----  ------

5 [Mn^^]

17-17  ^ , 0 , 0 5 9 1 ,  [[Mn0 4 "].  .0,0591 _E = Eo + Ig ) -  ( " X 8 X pH) (8.2)

Khi nồng độ ở dạng oxy hoá = dạng khử, nghĩa là [ MnOỊ ] = [Mn̂ "̂ ]

-17  0,0591 _ „thì E o -  Eg------——  X 8 X pH
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đó là giá trị của thế  chuẩn biểu kiến và E’o = Eo -  0,0944 pH

^  pH càng cao thì giá trị thế  chuẩn biểu kiến càng thấp.
=> lon permanganat là chất oxy hoá càng mạnh khi tính acid của môi trường 

càng mạnh.

Nồng độ đóng một vai trò trong sự cân bằng do vậy mà thế biểu kiến của hệ 
thống phụ thuộc vào pH.

b) Thí dụ 2: Thể hiểu kiến của hệ thống I

Trong phép đo oxy hoá -  khử, khả nàng khử của arsenic (III) được sử dụng rấ t 
rộng rãi, khả năng oxy hoá của arsenic (V) củng có thể có lợi trong vài trường hỢp.

Hệ thống oxy hoá -  khử tương ứng với sự cân bằng;

íi; As^^+2e"

Arsenic (V) tưdng ứng với acid arsenic H3ASO4.

Đó là những đa acid (nhiều proton trong một acid) mà sự ion hoá thay đổi theo 
pH của môi trường Giên quan đến pK  ̂của những nấc acid khác nhau).

Volts

Hình 8.6. Thế chuẩn biểu kiến của hệ As (V) / As (III)

-  Dạng oxy hoá của As(V) thường ở dạng phân tử và 3 dạng ion hoá:

H 3 A S O 4 . H 2 A S O Ị ,  H A s O f ,  AsOl~

Vói những pKa tương ứng: pKj = 2 ,2 ; pKg = 7,0; pK,3 = 11,5.

-  Dạng khử của As(III) tương ứng với một dạng phân tử và với 3 dạng ion hoá

HoAsO,3 HgAsOg, HAsOg” , ASO3"

Vói những pK’̂  tương ứng: pK\ = 8 ,1; pK’2 = 12,1; pK’3 =13,4
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Do vậy, nồng độ của những dạng khác nhau sẽ thay đổi theo pH và ỏ một pH 
nhất định thì sẽ có vài hệ thống chiếm ưu thế  (hình 8.4).

Thí dụ:
-  pH < 2, sự cân bằng như sau:

H 3 A S O 4  +  2H ^  +  2e  —> H 3 A S O 3  +  H 2 O

-  pH = 2,2 trở đi, tính acid thứ nhất bị ion hoá và H2ASO4 chính là dạng 
chiếm ưu thế:

H 2 A S O Ị  +  3H ^  +  2e  ^  H 3 A S O 3  +  H 2 O

-  pH =7- 8 , dạng H2AsƠ4̂ “ chiếm ưu thế:

HAsO|~ + 4H^ + 2e HgAsOg + HgO 

Thê tương ứng từ ba cân bằng trên được tính toán theo các biểu thức sau:

E = E„ Ig = E„ .  0.02955 (Ig -  2pH)
2 [ H 3 A S O 3 ]  [ H 3 A S O 3 J

E = E„ .  = E „ .0 .02955  (Ig 3pH)
2 [ H 3 A S O 3 ]  [ H 3 A S O 3 ]

E = E„ + 2ÍẼÌ1 Ig 0,0295 (Ig
2 [ H 3 A S O 3 ]  [ H 3 A S O 3 ]

Theo định nghĩa, thế chuẩn được xác định khi nồng độ của dạng oxy hoá bằng 
nồng độ của dạng khử: thế chuẩn biểu kiến của 3 hệ thống tương ứng vối 3 sự cân 
bằng được cho theo biểu thức:

Eo’ = Eo -  0,059pH, Eo’-  Eo -  0,0885pH, Eo” -  Eo -  0,118pH

Thê oxy hoá -  khử chuẩn biểu kiến giảm khi pH tăng và như vậy ảnh hưỏng

c ủ a  p H  t r ê n  h ệ  t h ố n g  ( H A s O ^ ” /  H 3 A S O 3 )  q u a n  t r ọ n g  h ơ n  t r ê n  h ệ  t h ô n g  ( H 2 A S O Ị /

H 3 A S O 3 )  v à h ơ n  h ệ  t h ô n g  ( H 3 A S O 4 / H 3 A S O 3 )  Đ ộ  d ố c  c ủ a  t ừ n g  đ o ạ n  t h ẳ n g  t ư ơ n g  ứ n g  

vói 3 phần càng lớn khi sự ion hoá càng lốn.
Xét một phản ứng cổ điển khử iod bằng anhydrid arsenơ

H 2A S O 3 +  H 2O  í=; H A s O | “  +  2 e  +  3 H ^

I2 + 2e í=; 21“

H 2 ASO3  + I2  + H 2 O ^  H A sO |“ + 2 V  +  3H^

pH không có ảnh hưởng nào trên thế chuẩn của hệ thổhg 17 r  = + 0,53 volt.
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Phản ứng coi như là hoàn toàn khi hiệu thê giữa hai hệ thông đôi kháng trong 
k h o ả n g  0,3  v o l t .  T r o n g  p h â n  t í c h  c h u ẩ n  đ ộ  đ ố i  v ố i  io d ,  h ệ  t h ô n g  A s ^ ^ /A s ^ ^  c h ỉ  c ó  

thể được sử dụng như là chất khử khi nó có thế < 0,53 -  0,3 = 0,23 volt, có nghĩa là 
theo lý thuyết nếu pH của môi trường phản ứng > 4 thì trên thực tế  nếu muôn oxy 
hoá một dung dịch arsenơ bằng iod thì người ta phải đệm dung dịch này bằng 
natri hay kali hydrocarbonat.

1.5.2. Ả n h  hưồng của sự  tạo phứ c

X é t  m ộ t  k i m  l o ạ i  c ó  k h ả  n ă n g  c h o  h a i  i o n  c ó  đ i ệ n  t í c h  k h á c  n h a u ,  i o n  

tương ứng với dạng oxy hoá và ion IVT dạng khử.

E„ là thế chuẩn của hệ thống: + e ->

N h ữ n g  i o n  k i m  l o ạ i  n à y  c ó  k h à  n ă n g  t ạ o  p h ứ c  v ó i  t h u ố c  t h ử  X  v à  n h ữ n g  h ằ n g  

số phân ly của mỗi phức chất như sau:

-> + X ; (8.3)

M X ^ ^ M ^  + X ; KKh "  — (8 .4 )
[ M X ^ ]

Eo là thê chuẩn của hệ thông ở từng thòi điểm thê này tuân theo định
l u ậ t  N e r n s t .

E = E„ + 0,0591 I g Ị ^  (8.5)
[M ]

Từ (8.3) và (8.4), ta thu được;

k h i  t h ế  v à o  ( 8 .5) :  E  =  E o  +  0,0591 I g í l S ^  +  0,0591 — ỉ

[Kkhl [MX^]

E = E’o + 0,0591 IgO^ — -* với E’o = Eo + 0,0591 lgE o> d
[MX+] [Kkh]

Kqx và Kp<h là những hằng số nên 0,0591 IgiHe^d cũng là hằng số’.
[Kkhl

Do đó, E’o là thế chuẩn biểu kiến của hệ thống oxy hoá -  khử 

MX^ /̂MX ;̂ MX^  ̂+ e^ M X ^
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Kkk biến thiên theo độ bền vững của mỗi phức và thưòng là các hằng số 
nàý rấ t nhỏ vì trong trường hỢp này độ bền vững của phức lớn nhất khi ion liên 
hỢp tích điện nhiều hơn, hệ thống MX^ /̂MX"  ̂ có tính khử mạnh hơn hệ thốhg 
M - W .

Trường hợp đặc biệt:
Nếu chỉ mỗi một dạng oxy hoá tự tạo phức thì phép tính tương tự sẽ chứng tỏ 

là E’o càng nhỏ thì phức càng bền (Kox nhỏ). Thế càng yếu thì lượng thừa thuốc 
thử tạo phức X càng lốn.

E’o = Eo + 0,0591 IgK^x và E = E’o + 0,0591 — -

[M^][X]

Thí dụ: Xét hệ thống oxy hoá -khử  ̂ + le  ^

E = Eo + 0,059 Ig (8.6)

Thêm ion cyanid (CN“) vào dung dịch chứa / Cô '̂  sẽ làm mất đi các ion tự 
do này do tạo nên phức cyanid: Co(CN)6 ~̂ và Co(CN)6  ̂~

Co(CN)g“ + 6CN- ; (8 .7)
[Co(CN)|-]

Co(CN)g" Co2+ + 6CN“ ; Kja = — (8 .8.)
[Co(CN)^]

Kox và Kjoj lần lượt là những hằng số phức của và của Cô '̂ . Từ các 
phương trìnli (8.7) và (8 .8) ngưòi ta thu được:

3. ,  ^ K„[Co(CN)j-] 2,  ^ Kfci.tCo(CN)|-]
[C N 'f  [CN“f

Thay thế [Cô "̂ ] và [Cô "̂ ] vào phương trình (8 .6)
\3-i

E = Eo + 0,059 Ig + 0,059
[Kkh] [CO{CN)ị-]

thì có thể xác định thế chuẩn mới E’o tương ứng vói hệ thống mới Co(CN)^ / 

Co(CN}^"

Eo = E o+ 0,059 IgliSoxJ
[Kkh]
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- thay đổi theo đô bền vững của từng phức Co(CN)g và Co(CN)g
IK kh ]

Ngưòi ta có thể chứng tỏ rằng phức Co(CN)g bền hơn phức Co(CN)g , nghĩa 

là tỷ số  ̂rất nhỏ (khoảng 10 "̂ )̂. Hê thông mới này có tính khử rất mạnh.
[K kh 1

1.5.3. Ả n h  hưởng của sự  tạo kế t tủa

Tương tự như trường hợp tạo phức, dạng oxy hoá Mox hoặc dạng khử Mkh tạo 
thỀưứi hỢp chất ít tan  với một chất Y nào đó. Kết quả là nồng độ giảm làm thay đổi 
thế điện cực của cặp. Giả sử dạng khử Mjjj, tạo kết tủa vối Y:

Mkh + mY ^

vái hằng SỐTST = [Mkh][Y]'"

E - P  ................... , [ M oJ
^  (IVIox/Mkh) +  ---- ^----- i g  f .  : ■n [MKhJ 

0,0591 , (M o jm * "
^  (Mox/MKh) +  -----------  Ag-

E -  Eo, (Mox/MKh)------—  Ig * (8.9)
n rv i”™ n

E’o=Eo,( îoxAiKh— và E = E’o+ lg[M „J
n rvi™ n

n TST
0,0591 , [TST] . 0,0591 

[Y]

0,0591 , [TST] ̂  ^  . 0,0591
[Y]

E’o- thế  oxy hoá -  khử chuẩn biểu kiến.
Như vậy, nếu dạng khử của cặp tạo hỢp chất ít tan thì khi kết tủa có TST càng 

nhỏ, nồng độ thuốc thử Y càng lớn thì thế oxy hoá -  khử càng tăng. Nếu kết tủa 
xảy ra với dạng oxy hoá M(,J thi dễ dàng suy ra thế oxy hoá của cặp sẽ giảm đi.

Thí dụ:

Túih thế chuẩn biểu kiến của cặp Cu^VCu^ khi thêm ion r  tạo kết tủa Cul vói 
TST = 10"^^ Biết  ̂ = 0,17 và nồng độ [n=[lM ]

Hai bán phản ứng: + e Cu^

Cu  ̂+ r  Cul ị

+ e + r  Cul i
và E = E’o -  0,0591.1g(10~^2/;^) ^ 0,8792(V)
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Sự có mặt của I tạo kết tủa Cul làm cho khả năng oxy hoá của tăng 
lên nhiều.

1.6. Sự thay  đổi th ế  trong quá trình  phản ứng -  H ằng sô' cân bằng

Xét hai quá trình hòa tan 1 và 2 của 2 hệ thống có thế oxy hoá -  khử 
khác nhau:

Oxj + qe -> Khj

Kh2 pe + 0 X2

Nếu thế chuẩn của hệ thống Oxj/Khi cao hơn thế  chuẩn của hệ thốíig OX2/KI12. 
Khi p phân tử của Oxi tác động trên q phân tử của KI12 thì phản ứng sẽ cân bằng 
và cân bằng này sẽ biến thiên theo thế của hệ thống oxy hoá -  khử.

pOxi + pqe pKhi

qKh.2 qpe + qOxg

pOxi + qKh2 -> pKhi + qOx2

Từ phản ứng này, hằng sô" cân bằng K được tính theo biểu thức;

[ K h i Ị P

[O xilPxlK h^l’

Theo định luật Nernst. Khi các hệ thống này cân bằng thì thế  E tương ứng vối 
mỗi hệ thống bằng nhau. Nếu Eý và Ê , lần lượt là thế chuẩn của từng hệ thống:

E = (8.10)
pq [Khi]P pq [Kh2]‘í

.  E i -  Eỉ = ^ I g  ^  Ig K
pq [Oxi]P x[Kh2]‘í pq

(EÍ, -E ^)pq
l g K= — (8.11) 

0,0591

Trong trường hỢp phản ứng chỉ sử dụng 1 electron [thí dụ như sự oxy hoá của 
Fe(II) bằng cesium(IV)], biểu thức trở thành:

0,0591
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Có thể tính thế ỏ điểm tương đưcỉng đôi với một phản ứng được sử dụng trong 
phân tích định lượng. Giả sử ỏ một thòi điểm nào đó dung dịch Oxi được thêm vào 
dung dịch Khọ. Theo (8 .10)

1 7 2  0 ,0 5 9 1 ,_  [Oxọ]** 0 ,0 5 9 1 , [O xjpE(p + q) = pE5 + p - ’ Ig +qE^ + q Ig^
pq [khọp pq [khjp

E(p+q) = pEÌ + qEÌ + 0,0591 X Ig
[Khj][Kh2 J

Tại điểm  tương  đương, k ế t quả luôn đưỢc xác thực: 

p[Oxi] = qiKhJ và p[KhJ = qíOxg] 

vì 0 x9 và Khj chỉ có thể có đước từ sự khử Oxjbdi Kh2-

Phương trình trên đưỢc đơn giân hoá vì biểu thức J = i'
[Khi][Kh2 ]

dođó: l g g ỉ i J [ g ĩ 2 l = 0 , ị , E . 3 4 ^
( K h , ) [ K h 2 l  p  +  q

Trong trường hỢp đặc biệt, các phản ứng chỉ sử dụng một e~. c5 n =1,
n

thì E bằng:

1.7. Thế ở địểm tương đương

E i + E^E = (8.12)
2

Áp dụng: Có thể tính giá trị K và thế ở điểm tương đương trong hai thí dụ 
được sử dụng sau đây.

Thí dụ 1: Tính K
• Oxy hoá Sn (II) bởi Fe(III)

+ e ^  ; E,', = + 0,77 (volt)

-> + 2e ; E J = + 0,14 (volt)

Theo (8 .11) Ig K ,  21,4 ; K=10-^' "

• Oxy hoá Fe (II) bởi Ce(TV)

+ ; E,‘ =+1,60 volt

^  + e ; E ỉ = +0,77 volt
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lgK= «14,07« 14 K=10~''‘
0,059

Thi dụ 2: Tính thế ơ điểm tương đương:
Trong hai trưòng hỢp trên, phản ứng có thể được xem như dịch chuyển hoàn

toàn về phía phải, ở  điểm tương đương, theo (8 ,12) có thế là:

Để định lượng Sn(II) bằng Fe(III)

E = (2 x 0,77)+ 0,14 ^  ^
3

Để định lượng Fe(II) bằng Ce(IV)

E = (1.60 + 0,77) ^

2. PHƯƠNG PHÁP CHUẨN ĐỘ OXY HOÁ -  KHỬ

2.1. Đ ịn h  n g h ĩa

Phép chuẩn độ oxy hoá -  khử là phương pháp phân tích thể tích dùng dung 
dịch chuẩn của chất oxy hoá để chuẩn độ chất khử như sắt (II), mangan (II), 
iodid... hoặc dung dịch chuẩn của chất khử để chuẩn độ chất oxy hoá như sắt (III), 
Mn (VID...

Ngoài ra, có những hỢp chất không có tính oxy hoá -  khử nhưng phản ứng 
hoàn toàn với chất oxy hoá hay chất khử (tạo kết tủa hoặc phức chất) cũng có thể 
đinh lượng theo phưdng pháp này.

2.2 Yêu cầu của phản ứng oxy hoá -  khử dùng trong phân tích  th ể  tích

• Phản ứng xảy ra theo chiều cần thiết.

• Phản ứng phải hoàn toàn.
• Phản ứng xảy ra đủ nhanh.
Chiểu của một phản ứng được dự báo dựa vào thế oxy hoá -  khử chuẩn. Trong 

phần hằng số cân bằng đã trình bày AEg tối thiểu để cho phản ứng xảy ra hoàn 
toàn. Tuy nhiên hiệu AEq chỉ cho ta biết khả năng xảy ra phản ứng, còn thực tế 
phản ứng có xảy ra không, tốc độ nhanh hay chậm phụ thuộc cả vào bản chất hoá 
học của chúng. Như đã nêu ở trên phản ứng oxy hoá -  khử thường là quá trình 
phức tạp, xảy ra qua nhiều giai đoạn trung gian. Do vậy tốc độ phản ứng thường là 
chậm, nhiều khi không đáp ứng yêu cầu định lượng.
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2.3. Các b iện  pháp đ ể làm  tăng tốc độ phản ứng

a) Tảng nhiệt đô'. Khi nhiệt độ tăng thường thì tốíc độ phản ứng tăng theo. Đôi 
vói hệ đồng thể khi nhiệt độ tăng 10°c, tốc độ phản ứng tăng lên khoảng 2-3 lần. 
Thí dụ phản ứng giữa dung dịch KMnƠ4 vói acid oxalic H2C2O4 xảy ra chậm ở 
nhiệt độ thường, khi đun nóng phản ứng này xảy ra khá nhanh. Nhưng có trường 
hỢp không thề dùng nhiệt độ đề làm tăng tốíc độ phản ứng, vì tăng nhiệt độ sẽ làm 
bay hơi chất phản ứng (như iod), tạo phản ứng oxy hoá do oxy của không khí.

b) Tảng nồng độ: Trong một sô trường hỢp người ta tăng nồng độ của thuôc 
thử để làm tăng tốc độ phản ứng và hay sử dụng kỹ thuật chuẩn độ ngưỢc để xác 
định nồng độ.

c) Dùng chát xúc tác: Các phản ứng oxy hoá -  khử xảy ra qua nhiều giai đoạn 
trung gian. Chất xúc tác thường làm tàng tôc độ của các giai đoạn trung gian này. 
Ví dụ: iodid (I~) được dùng để xúc tác cho phản ứng oxy hoá 8 2 0 ,3̂ “ bằng H2O2.

d) Có những phản ứng mà sản phẩm tạo thành đóng vai trò xúc tác cho chính
phản ứng đó. Thí dụ: trong chuẩn độ bằng thuốc thử KMn04.

2.4. Khảo sát sự  b iến  th iên  của t iiế  oxy hoá -  khử, đường cong chuẩn  
độ oxy hoá -  khử

Tương tự như trường hỢp chuẩn độ acid-base. Trong quá trình chuẩn độ oxy 
hoá -  khử, nồng độ thuôc thử và chất cần chuẩn độ luôn thay đổi. Điều đó dẫn đến 
sự thay đổi thế. Có thể biểu diễn sự biến đổi của thế theo thể tích chất chuẩn độ 
trên một đồ thị như biểu diễn sự biến đổi pH theo thể tích chất chuẩn độ (bài 
chuẩn độ acid -base).

Bài toán: Vẽ đưòng cong chuẩn độ khi định lượng 50,0ml dung dịch 0,2M 

bằng dimg dịch MnOỊ 0,1M môi trường là H2SO4 (duy trì nồng độ IM  trong suốt 

quá trình chuẩn độ và [H"̂  luôn luôn là IM ).

Giải:
Phương trình phản ứng xảy ra như sau:

5Fe^  ̂ + MnOỊ + SHgO  ̂ 5Fe^  ̂ + Mn2+ + 12H2O

õ mol sắt (II) + Imol permanganat /môi trường acid cho 5 mol sắt (III) và 1 
mol manganơ

Bán phản ứng 1: 5Fê "̂  + õe” ; Eo = 0,68  volt / H2SO4 IM

Bán phản ứng 2: MnOỊ + 8H  ̂ + õe + 4H2O ; Eq = 1,51 volt
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Hằng số cân bằng của phản ứng này được tính:

1 K = = 70,22 =, K=10-™.“
0,Ơ591 0,0591

vì thế có thể khẳng định là chất phân tích và chất chuẩn độ phản ứng 
hoàn toàn.

-  Sau khỉ thêm 5ml KMn04

lương đầu tiên: 50ml X 0,2 Fê ~̂  = lOmmol
ml

 ̂ mmol MnOTlượng MnƠ4 thêm vào: 5ml MnƠ4 X 0,1 " ~ _
 ̂  ̂ ml MnƠ4

= 0,5mmol MnOỊ

õmmollượng Fe tạo thành: 0,5mmol MnƠ4 X 

= 2,5mmol Fê "̂

Immol MnƠ4

lương F e^  còn lai: lOmmol -  2, 5mmol Fê ~̂  X —
mmol

= 7,5mmol 

Tổng thể tích hiện có: 50 ml + 5ml = 55ml

Thế oxy hoá -  khử của cặp (Fê "̂  / Fe^^) sau khi thêm 5ml permanganat:

E =  E° 0.0591(Fe /Fe ) [Fe^+]/55

E = 0,68 + 0,0591 l g ^ =  0,65 (volt)
[7.5]

-  Tính thế tại điểm tương đương

qEỘ+pEỔ _ (5x1,51)+ (1x0,68) J 
p + q 6

-  Sau khi thêm 25 ml KMn04

lương đầu tiên: 50ml X 0,2 — Fê ~̂  -  lOmmol
ml
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lượng Mn04  thêm vào: 25ml MnƠ4 X 0,1 MnO
ml

= 2,5mmol Mn04

lượng tạo thành: lOmmol Fê "̂  X — = 2mmol
5mmol Fe

lượng MnOỊ còn lại = 2,5mmol MnOỊ -  2mmol  ̂Im m o l^ In ^
mmol Mn

= 0,5mmol MnOỊ 

Tổng thể tích hiện có: 50 ml + 60ml = llOml 

Thê oxy hoá -  khử của cặp (MnOỊ /Mn̂ "̂ ) sẽ là:

p _ p  , 0,0591 (M nOỊ][H^f
^ (M n O J /M n J ) 5 «

E = l,51 + 0,0591, 0,5/110x1 8

Ig = E = 1,51 + 0,0591
X -5,59 =l,50volt

5 ^ 2/110 ' 5

Báng 8.2. Sự biến thièn của thế E theo [MnOỊ ] được cho vào

• Đường biểu diễn định lượng trong phương pháp oxy hoá -  khử có dạng tương 
tự như trong phương pháp trung hòa. ở  gần điểm tương đương có bưóc nhảy thế 
đột ngột. Có thê dùng chỉ thị để phát hiện điểm này.
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• Đường biểu diễn không phụ thuộc vào độ pha loãng dung dịch vì trong 
phương trình tính thế E cho thấy tỷ số nồng độ chat ổxy hoá và chất khử không 
thay đổi khi pha loãng.

• Trị số bưốc nhảy phụ thuộc vào hiệu số' AEq = Eqi -  Eq2 • Hiệu số’ AEo càng 

lón bưốc nhảy thế càng cao.
Biến thiên của thế E trong quá trình chuẩn độ.

2.5. Chỉ th ị sử  dụng trong phản ứng oxy hoá -  khử

2.Ổ.I. Đ ịnh  nghĩa

Chỉ thị oxy hoá -  khử là các hệ thông oxy hoá — khử mà dạng oxy hoá và dạng 
khử có màu khác nhau để xác định điểm kết thúc phản ứng.

2 .5 ^ . Đ iều k iện  sử  d ụng

Một chất chỉ thị oxy hoá -  khử phải đáp ứng:
-  Thay đổi màu tức thòi và có thể càng thuận nghịch càng tốt (điều kiện này 

khó thực hiện được vì ít có phản ứng oxy hoá -  khử nào xảy ra nhanh và 
thuận nghịch).

-  Dủ độ nhạy: để có thể sử dụng một lượng chỉ thị nhỏ mà không kể đến sai số 
do lượng dung dịch chỉ thị oxy hoá hay khử đã được tiêu thụ để xác định sự thay 
đổi của màu sắc.

2.5.3. Cơ c h ế  chuyển m àu  của ch ỉ th ị oxy hoá -  k h ử

-  Có vài chỉ thị chuyển màu do các dạng oxy hoá và dạng khử của chỉ thị có 
màu sắc khác nhau.

Thí dụ: Dung dịch MnOỊ có màu tím đậm. Tuy nhiên, trong dung dịch acid

thì dạng khử của permanganat là gần như không màu. Khi MnOỊ được sử 
dụng như chất chuẩn độ oxy hoá thì dung dịch sẽ không màu (do dung dịch phân 
tích có túứi khử) cho đến lúc giọt thừa MnOỊ đầu tiên được thêm vào thì dung 
dịch nhuộm màu hơi tím xanh sẽ cho biết điểm kết thúc của phản ứng.

-  Có vỄii chất chỉ thị chuyển màu khi kết hỢp vối các chất oxy hoá -  khử đặc 
biệt có trong dung dịch chuẩn độ.

T h í  d ụ :  T i n h  b ộ t  t ạ o  p h ứ c  x a n h  d ư ơ n g  v ớ i  I 3  n ê n  c ó  t h ể  s ử  d ụ n g  đ ể  p h á t  h i ệ n  

s ự  c ó  m ặ t  c ủ a  lư ợ n g  t h ừ a  I 3  ( c h u y ể n  m à u  t ừ  k h ô n g  m à u  s a n g  x a n h  d ư ơ n g )  h a y  

t i n h  b ộ t  p h á t  h i ệ n  đ i ể m  k ế t  t h ú c  c ủ a  p h ả n  ứ n g  m à  t r o n g  đ ó  I 3  đ ã  đ ư ợ c  t i ê u  t h ụ
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hết (chuyển từ  màu xanh dưdng sang không màu). Thí dụ khác của một chỉ thị 
loại này là thiocyanat tạo vối Fe '̂  ̂phức đỏ Fe(SCN)^'^ hoà tan.

-  Tuy nhiên, có loại chỉ thị chuyển màu là do thê điện hoá của dung dịch thay 
đổi. Loại chỉ thị oxy hoá— khử rấ t quan trọng này là các chất không tham dự vào 
chuẩn độ oxy hoá- khử nhưng chuyển màu là do khi thêm chỉ thị loại này vào 
dung dịch phân tích thì màu chỉ thị sẽ tuỳ thuộc vào thê điện hoá của dung dịch. 
Vì sự thay đổi màu đáp ứng vói thế  điện hoá nên những hỢp chất này gọi chung là 
chỉ th ị  oxy h o á  -k h ử  chuyên biệt.

2.5.4. Phăn loại chỉ thị oxy hoả -  khử

Chỉ thị oxy hoá -  khử: có 2 loại chủ yếu là chỉ thị chung và chỉ thị chuyên biệt.
• Chỉ thị chung: là những chất có màu thay đổi khi bị oxy hoá hay bị khử.
• Chỉ thị chuyên biệt: sự thay đồi màu của chỉ thị oxy -  hóa khử thật sự độc 

lập vói bản chất hoá học của chất phân tích, chất chuẩn độ và tuỳ thuộc vào sự 
thay đổi thê điện cực của hệ thông xảy ra trong lúc chuẩn độ.

Bâng 8.3. Một số chỉ thị oxy hoá -  khử

Tên chỉ thị Màu của dạng oxy hoá Màu của dạng khử E° (V)

Indigo teừa sulfonat xanh dương không màu 0,36

Xanh meửiylen xanh dương không màu 0,53

Diphenylamin ưm không màu +0,76

Diphenylbenzidin tím không màu +0,76

Diphenyiamine sulfonic acid đỏ tím không màu 0,85

Tris (2,2*- bipyridin) sắt xanh dương đậm đỏ 1,12

Ferroin xanh dương nhạt đỏ +1,06

Tris (5- nitro- 
1 ,10-phenanthrolin) iron xanh dương đậm đỏ tím 1,25

Add phenylantranilic tím không màu +1,08

Để chọn chất chỉ thị cho một phép chuẩn độ ngưòi ta thường dùng phương 
pháp vẽ đường biểu diễn sự biến thiên của thế theo thể tích, chỉ thị sẽ chọn thường 
có thế  chuẩn gần vói thế chuẩn tại điểm tương đương của phản ứng oxy hoá -  khử.

Phản ứng đổi màu không luôn luôn nhanh của chỉ thị mang màu sẽ dẫn đến 
sai số hệ thống trong khi định lượng.
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Mặt khác, vài môi trưòng phản ứng có màu không sử dụng được chất chỉ thị. 
Để loại đi các bất lợi này, ngưòi ta sử dụng phép chuẩn độ thế.

2.5.5. K hoảng đổi m à u  của  ch ỉ th ị oxy hoá -  k h ử

Nếu gọi chỉ thị mang màu ở dạng oxy hoá là Iriox, dạng khử là Inxh, thì:

I ôx + ne---- > IriKh
Như vậy, thế  oxy hoá -  khử của hệ thống có thể viết là:

T7_T^0 0.0591 [IriKh]
n [Inox]

Efn là thế chuẩn của hệ thống Iiiox / InjQi

Khoảng đổi màu của một chỉ thị oxy hoá -  khử là  khoảng biến đổi thế  khi tỷ lệ 

chuyển từ = 10 chuyển sang = —
Irikh Inkh 10

Như vậy, khoảng đổi màu của chỉ thị nằm trong giới hạn:

co  ^ 0,0591 E đối màu « Ejn ± ———
n

Trong nhiều trường hỢp các hệ thống oxy hoá — khử có sự tham gia của các 

thì khoảng đổi màu của chỉ thị (chủ yếu phụ thuộc vào th ế  chuẩn biểu kiến Ep của 

chỉ thị) sẽ biến thiên theo pH và do vậy khoảng đổi màu sẽ phụ thuộc pH.

3. MỘT SỐ PHÉP ĐO OXY HOÁ -  KHỬ s ử  DỤNG TRONG NGÀNH 

DƯỢC•

3.1. P h é p  đo P e rm a n g a n a t

3.1.1. Nguyên tắc

Phương pháp Permanganat vận dụng khả nàng oxy hoá của permanganat 

M nOỊ. Phản ứng thường đưỢc thực hiện trong môi trường acid và muối duy nhất 
được sử dụng là muốĩ kali.

Permanganat là chất oxy hoá mạnh đối với những hệ thống khử (MnOỊ/Mn^'^

= +1,51 volt ỏ pH = 0) dẫn đến kết quả là tính chọn lọc của chất oxy hoá này rất 
yếu vì các chất khác đều đóng vai trò là chất khử của permanganat, do vậy thường 
sử dụng để định lượng các chất khử.
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3.1.2. Vai trò của pH

a) Trong môi trưòng acid: + 5e~

b) Trong môi trường trung tính hay kiềnì:
-  Trohg môi trường trung tính hay kiềm yếu, khả năng oxy hoá yếu hdn.

Mn' '̂" + 3e~ ^  

dưói dạng MnƠ2 tủa nên khó sử dụng)

-  Trong môi trường kiềm mạnh, khả nàng oxy hoá còn yếu hơn nữa.

-  Trong môi trường trung tính hay kiềm, phản ứng kém lặp lại hơn trong môi 
trưòng acid, sự oxy hoá ngừng ỏ nhũng giai đoạn khác nhau và sản phẩm có màu 
do đó cần sừ dụng kỹ thuật chuẩn độ thừa trừ  khi muốn thực hiện trong môi 
trường này. Thưc tế  hay sử dimg môi tritòng acid để chuẩn đô bằng phương pháp 
permanganat.

3.1.3. Acid được sử dụng trong phép do perm anganat

a) HCl: không thể dùng vì MnOỊ có thể oxy hoá c r  giải phóng CI2.

2KMn04 + 16 c r  + 1 6 ir ^  2ỉC+ 2Mn^^+ 6 c r +  8H2O + 5CI2

Trong thực tế, sự oxy hoá những ion c r  chỉ xuất hiện khi nồng độ muối cao và 
khi nhiệt độ môi trường cao hơn nhiệt độ của phòng thí nghiệm. Do có thể phóng 
thích CI2, phải tránh  định ỉượng FeCl2 bởi phương pháp permanganat trong môi 
trường HCl vì ion lại càng xúc tác phản ứng này.

Trong những trưòng hỢp đặc biệt HCl cũng được dùng khi oxy hoá trực tiếp 
anhydrid arsenơ (phương pháp Bright).

b )  H N O 3 :  i o n  n i t r a t  N O 3  k h ô n g  ả n h  h ư ở n g  b ấ t  l ợ i  n h ư n g  v ì  H N O 3  t r o n g  

thương mại luôn luôn chứa những ion nitrơ NO2 và anion này khử permanganat 

nên acid HNO3 thường không đuỢc dùng.

c )  H 2 S O 4  v à  H 3 P O 4 :  t h ư ờ n g  s ử  d ụ n g  2 a c i d  n à y  đ ể  l à m  m ô i  t r ư ờ n g

2KMn04 + 3 H2SO4 -  K2SO4 + 2MnSƠ4 + 2H2O + -  O2

hay MnOỊ +8H-^+5e“ ^

_  M
Evr n- = — = 31,60Mn04 5
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3.1.4. Dung dịch chuẩn sử dụng trong phép đo pejrm^finganat

-  Dung dịch chuẩn KMn04  0,1N: muỐỊ này tự khử 4%cỊàng khi có mặt những 
tạp hữu cơ, do đó khi cân trực tiếp để họa taij íiồĩịg độ thường dưối mức 
mong muốh. ’'' ■■‘'ĨM Tí ■

-  Điều chế: Hoà tan khoảng 3,25 g KMn04  này t r o n g  1 lít nưóc đã đun sôi 
trước. Bảo quản dung dịch trong lọ sạch và để vài ngày trưốc khi thực hiện chuẩn 
độ lại. Trong khoảng thòi gian nàỳ những chất hữu cơ sẽ bị oxy hoá và nồng độ 
giảm nhẹ. Khi tấ t cả những chất hữu cơ đã bị ọxy hoá th ì nồng độ của dung dịch 
hầu như bền vững. Lọc qua bông thuỷ tinh hay phễu thuỷ tinh xốp. Dịch lọc được 
chửa trong những chai thuỷ tinh màu ví ánh sáng xúc tác sự phân huỷ 
permanganat. Khi sử dụng, xác định lại nồiìg độ bằng dung dịch acid oxalic.

-  Bảo quản: để tránh ánh sáng hoàn toàn vì áríh sáiig xúc tác sự phân hủy
permanganat. '

3.1.5. ứ n g  d ụ n g  đ ịn h  lượng bằng  p h ép  đo p erm a n g a n a t

3.1.5.1 Định lượng các hợp chất vô cơ
a) Định ỉượng muối sắt II: (Fe '̂  ̂ có tính khử) trong thực tế  hay sử dụng muối 

Mohr

Fe2+ ^  (môi trường H2SO4)
Nếu mum sắt II ồ dạng clorid thì sử dụng crọmat acid kali hay cerium (IV) làm 

tác nhân oxy hoá vì c r  sẽ làm rối định lượng do tạo CI2.

b) Định lượng muôĩ sắt (III) -  (Fe^* có tính oxy \ioẦ)

Phải khử ion Ferric (Fê "̂ ) trưốc với inột lượng thừa thuốc thử amalgam 
kẽm (Zn), anhydrid sulfurd hay H2SO4 lon sắt II (Fê "̂ ) đưỢc tạo nên sẽ- đuỢc 
chuẩn độ bằng dung dịch permanganat.

c) Định ỉượng peroxyd
Hydroperoxyd (nước oxy già) (peroxyd hydro) vừa có tính oxy hoá, vừa có tính 

khử. •

Khi tác dụng vói chất khử mạnh hơn thì thể hiện tính oxy hoá:

(Oa)^" + 2e + 4H^-> 2H2O
Khi tác dụng vối chất oxy hoá mạnh hơn thì thể hiện tính khử:

(02 )*” ~ 2e —> O2

Trường hợp hydroperoxyd là chất khử: sử dụng dung dịch kali permanganat
0,1N để định lượng nước oxy già trong môi trưòng acid.
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Cơ chế phản ứng: KMn04  phân hủy hydroperoxyd để phóng thích oxy theo 
phương trình:

2KMnƠ4 + 5 H2O0 + 3 H2SO4 ^  K.SO4 + 2Mn SO4 + 5 O2 + 8H2O

Hydroperoxyd là chất khử: H2O2 -> 2e" + 2H^ + O9

Để tính được các loại nồng độ của dung dịch hydroperoxyd phải tính đưỢc 
đương lượng gam, đương lượng thể tích của hydroperoxyd:

Đương lượng gam:

p  34

Đương lượng thề tích của hydroperoxyd là số lít oxy giải phóng ra do 1 đương 
lượng gam hydroperoxyd bị phân hủy hoàn toàn.

H2O2 ->  H2O + -  O2  ̂  ̂ -  9  “

34g H2O2 -)■ -  .22,4 lít

17 g —̂ x  b't 

17.Ỉ 22.4
— >  X = ------------------- =  õ, 6  ( l í t )

34

Vậy đương lượng thể tích của hydroperoxyd là 5,6 lít (ỏ điều kiện tiêu chuẩn). 
T ừ  đ ó  t í n h  đưỢc sô ' l í t  o x y  g i ả i  p h ó n g  r a  d o  1 l í t  d u n g  d ị c h  n ư ố c  o x y  g i à  c ó  n ồ n g  đ ộ  

N bị phân hủy hoàn toàn.

Vo,=  5 ,6 x N

Vo, là thể tích oxy giải phóng ra do 1 lít dung dịch hydropéroxyd bị phân hủy 

hoàn toàn.
N là nồng độ đương lượng của dung dịch hydroperoxyd.

Chú ý: phép định lượng chỉ cho kết quả chính xác khi nồng độ dung dịch 
hydroperoxyd đem chuẩn độ xấp xỉ 1 thể tích.

Một đương lượng của KMnƠ4 tương ứng với 17 gam hydroperoxyd hoặc tương 
ứng vói 16 gam oxy hay tương ứng vói 11,2 lít khí O2 trong điều kiện tiêu chuẩn về 
áp suất và nhiệt độ.

Chú ý: những chất bảo quản (acid benzoic...) trong nước oxy già có thể dẫn đến 
những sai sô" thừa vì những hỢp chất này bị dung dịch permanganat oxy hoá.
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d) Định lượng nitrit

C á c  n i t r i t  t r o n g  m ô i  t r ư ờ n g  a c i d  đ ư ợ c  o x y  h o á  b ằ n g  K M n 0 4 -

Đương lượng của KMn04  tương ứng vói -  mol nitrit. Phản ứng xảy ra ỏ nhiệt

độ gần 40®c. lon nitrit NO2 bị phân hủy dễ dàng cho nên để nitrit vào buret và

c h o  t ừ  t ừ  v à o  d u n g  d ị c h  đ ể  c h u ẩ n  đ ộ  M n O Ị  đ ã  đ ư ợ c  a c i d  h o á  t r ư ớ c  b ằ n g  H 2 S O 4  

đ ế n  k h i  m ấ t  m à u  d u n g  d ị c h .

3.1.5.2. Định lượng các hỢp chất hữu cơ

Việc sử dụng trực tiếp KMn04  để phân tích các hỢp chất hữu cơ hiện nay ít 
được sử dụng

3.2 P h é p  đo iod 

3 ^ .1 . Nguyên tắc

Phương pháp iod bao gồm việc định lượng sử dụng tính chất oxy hoá -  khử của 
h ệ  t h ô n g  i o d / i o d i d  (1 2 /2 1 " )

l o d  ( I2 )  l à  m ộ t  h a l o g e n  c ó  t í n h  o x y  h o á  m ạ n h  t h u  1  e l e c t r o n  k h i  t á c  d ụ n g  v ớ i 

c h ấ t  k h ử .

I2 2© —̂ 21

Ngược lại iodid (I~) có tính khử dễ nhường 1 electron khi tác dụng với chất 
o x y  h o á :

21" -  2e -> I2

D o  v ậ y  d u n g  d ị c h  I2  đ ể  đ ị n h  lư ợ n g  c h ấ t  k h ử  v à  d u n g  d ị c h  i o d i d  đ ể  đ ị n h  lư ợ n g  

c h ấ t  o x y  h o á :

I2  +  2 e  ^  2 1 “

3.2.2. Các kỹ th u ậ t chuẩn  độ trong phép  đo ỉod

Các kỹ thuật chuẩn độ đã được giói thiệu trong bài phương pháp phân tích^hể 
tích, phần này sẽ nhắc sơ bộ cách tiến hành trong phép đo iod.

3.2.2.1. Chuẩn độ trực tiếp
T i ế n  h à n h :  c h u ẩ n  đ ộ  c á c  d u n g  d ị c h  c ó  t í n h  k h ử  b ằ n g  d u n g  d ị c h  c h u ẩ n  đ ộ  io d .

Thế oxy -  khử chuẩn E°= + 0,535 V cho thấy iod là một tác nhân oxy hoá yếu 
(ở vị trí giữa của bảng thế oxy hoá -  khử chuẩn).

l2 + 2 e " - > 2 r ;  E°= + 0,535 (V)
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Tuy vậy, có vài chất đưởcTchuẩn độ trực tiếp bằng dung dịch iod thích hỢp hơn 
vì tác động oxy hoá nhẹ của iod lại có lợi trong khi sử dụng chất chuẩn độ mạnh 
hơn có thể gây ra sự oxy hoá không tỷ lượng.

3.2.2.2. Chuẩn độ thừa trừ (chuẩn độ ngược)
Tiến hành: thêm một lượng thừa dung dịch KI vào mẫu chứa chất oxy hoá. 

Chất oxy hoá này bị iodid khử, kết quả tạo thành một lượng iod tương đương và 
được chuẩn độ bằng natri thiosulfat chuẩn.

+ I~ (lượng thừa) Akh + I2

2S2OÌ- + I2 S4OÌ- + 21"

lod tạo thành trong phản ứng đầu tiên tương đưđng vối lượng tác nhân oxy 
hoá Aox có trong mẫu. Kế đó iod tạo thành đưỢc chuẩn độ bằng natri thiosulfat, các 
ion iodid và tetrathionat là các sản phẩm.

3.2.2.3. Chuẩn độ thế

Tiến hành: cho một thể tích chính xác dung dịch cần định lượng tác dụng với 
một lượng dư thuổc thử nào đó, phản ứng sinh ra một lưỢng chất mới tương đương 
hoá học với lượng chất cần xác dinh. Dùng dung dịch chuẩn độ để định lượng chất 
mới sinh ra.

Thí dụ: định lượng K2Cr2Ơ7 bàng cách cho tác dụng với KI thừa (môi trường 
acid) để giải phóng iod Gượng tương đương).

KaCraOy + 6 KI + 7 H2SO4 ^  3 I2 + Cr2(S04>3 + 4 K2SO4 + 7 H 2O

Thay vì định lượng K2Cr2Ơ7 thi sẽ định lượng I2 phóng thích bằng Na2S203.

2Na2S2 0 3+ I2 2NaI + Na2S4 0e

3^.3. Điều kiện tiến hành

3.2.3.1 Vai trò của pH

Vì hệ I2/2F  trong thang thế oxy hoá -  khử ở vỊ trí giữa (thế chuẩn oxy hoá -  
khử = 0,54 volt ở pH = 9) nên túih oxy hoá hay tính khử của hệ này thay đổi theo 
bản chất của cặp oxy hoá -  khử hiện diện và theo pH của môi trường phản ứng.

-  Trong môi trường acid: khả năng oxy hoá của iod thể hiện đối vối các hệ 
thống có thế oxy hoá -  khử thấp hơn hệ thống (12/21”). Thí dụ: iod có thể oxy hoá 

thiếc clorid (SnCl2), hydro sulfua (H2S), acid sulfurơ (SO2), natri thiosulfat
(Na2S20.3).
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-  Trong môi trưòng acid mạnh: một số hệ oxy hoấD- khử lại có thế  tăng lên và 
khả năng khử của iodid lại thể hiện. Do vậy troiig môi trường acid mạnh, iodidr

khử acid nitrđ HNO2, các arseniat ASO4" . ' í

-  Trong môi trường trung tính, thế  của vài hệ thông oxy h o á -  khử đủ giảm và

như vậy có thể bị oxy hoá bởi iod. Thí dụ: có thể oxy hoầ những arsenit AsƠ3  ̂ bởi' \
iod trong môi trường trung tính.

Như vậy, môi trưòng acid yếu hoặc trung tính hoặc kiềm nhẹ (pH = 5 -8 ) :  
thường được sử dụng để chuẩn độ trực tiếp iod trong phép đo iod.

Trong vài trường hỢp chuẩn độ trực tiếp iod, pH cần phải theo thậ t đúng. Thí 
dụ: trong d\mg dịch trung tính, việc chuẩn độ arsenic (III) thành arsenic (V) bằng 
iod diễn ra  tốt theo phương trình phản ứng:

HịAsOi + 12 + H2O -> HAsOl" + SH* + 21“

Tuy nhiên, trong dung dịch acid mạnh thì phản ứng sẽ chạy theo chiều ngưỢc 
lại, arsenic (V) thành arsenic (III):

H 3 A S O 4  +  21"  +  2H -" H 3 A S O 3  +  I2  +  H 2 O

-  Trong môi trường kiềm pH > 9 thường mắc phải sai sô" do iod oxy hoá thành 

hypoiodid (I0~) không bền và phân huỷ thành iodat (IO3 ), I0~ có tính oxy hoá

mạnh hơn iod, nó chuyển được ion 8203“ thành S406~dẫn đến sai sô' do đó không 

nên tiến hành phép đo iod trong môi trường kiềm.

I2 + 20H" ^  10" + r  + H2O

3.2.5.2. Nhiệt độ

Tiến hành ỏ nhiệt độ thường (trong phòng) vì tiến hành ỏ nhiệt độ cao thì iod 
sẽ bị thăng hoa và độ nhạy của chỉ thị giảm, dẫn đến sai số kết-quả định lượng,

3.2.5.3. Thời gian phản ứng
Khi định lượng bằng kỹ thuật chuẩn độ thế, phản ứng giữa kali iodid và chất 

oxy hoá cần tiên hành trong 10 đến 15 phút để phản ứng xảy ra  hoàn toàn, đồng 
thòi để kali iodid không bị phân hủy thành iod, cần tránh  ánh sáng do phản ứng:'

41“ + O2 + 4H+<=ỀẼ=± I2 + 2H2O

3.2.3A. Chỉ thị

Chỉ thị thường sử dụng hồ tinh bột. Trong chuẩn độ trực tiếp, nếu hồ tinh bột 
được thêm vào sốm quá thì iod sẽ hấp thụ trên hồ tinh bột dễ dẫn đến sai sô' khi 
phát hiện điểm kết thúc.
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Khi định lượng dung dịch iod có nồng độ thấp thì nên thêm hồ tinh bột hay 
thioden và khi có mặt iodid, các chất này sẽ cho phức màu xanh dương.

Khi có mặt của các dung môi hữu cơ không có oxy (cloroform, carbon 
tetraclorid) thì một giọt thừa sẽ làm cho pha hữu cơ này có màu hồng.

3.2.S.5. Sai só'“oxy”

Sai số “oxy” là vấn đề khi chuẩn độ thừa trừ  bằng iod. Trong dung dịch acid, 
oxy từ không khí oxy hoá iodid thành iod.

02  + 4 r+ 4 H ^  - ^ 2l2 + 2H20

Phản ứng này gây ra sai số thừa khi chuẩn độ gián tiếp bằng iod. Sai sô' gia 
tăng theo tính acid.

Sai sô" “oxy” tránh được khi thực hiện trong khí quyển trơ hoặc thêm carbon 
dioxid rắn hay natri bicarbonat vào dung dịch acid để tạo ra sự bảo vệ của carbon 
dioxìd hoặc để tránh thừa acid.

^  3^.4. Dung dịch chuẩn sù  dụng trong phép đo ỉod

3.2.4.1. Dung dịch oxy hoá
a) Dung dịch iod: iod là một chất rắn tan được trong một số dung môi hữu cơ 

nhưng lại ít tan trong nưóc và dễ bay hơi. Nhưng khi có mặt của iodid (như Nal 
hay KI) thì iod phản ứng với iodid để tạo thành phức anion triiodid có màu nâu đỏ 
đậm có thể tan được trong nưốc.

I2 + r  -> 13“
Do vậy, đê khắc phục khuyết điểm không tan trong nưốc của iod, dung dịch 

chuẩn độ iod có thể điều chế bằng cách hoà tan cẩn thận một lượng iod trong dung 
dịch nước có iodid. Trong cách viết và cân bằng phương trình hoá học, ngưòi ta viết 
đơn giản dung dịch iod hoà tan trong iodid là I2.

Các dung dịch iod được pha chê như thế phải được bảo quản tránh ánh sáng
trong những lọ màu, có nút km để tránh sự oxy hoá các iodid do oxy của không khí 
và tránh mất iod do bay hơi. Phải tránh mọi vệt đồng vì kim loại này dễ dàng oxy 
hoá các iodid do oxy của không khí.

b) Dung dịch kali iodat: KIO3  (M = 214,02):

Khi có mật 1 lượng thừa iodid và 1 ion iodat IO3 phóng thích 3 phân tử
iod sử dụng 6e '

IO3 + ÕI" + 6H " -> 3I2 + 3H2O

E = M . ^ . 3 5 , 6 7  
6 6
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Pha dung dịch kali iodat 0,1N theo Dược điển Việt nam III (trang PL 28). Có 
thể thêm vào dung dịch này một lượng thừa KI trong lúc điều chế (15 g/lít) hay 
trong trưòng hỢp ngược lại, cho I~ vào mẫu thí nghiệm của dung dịch này lúc sử 
d ụ n g .  H ỗ n  h Ợ p  đ ư ợ c  a c i d  h o á  b ằ n g  1 t h ể  t í c h  t h ừ a  d u n g  d ị c h  H C l  h a y  H 2 S O 4  

loãng. lod phóng thích sẽ được chuẩn độ bằng natri thiosulfat.

c) Dung dịch kali bromat: (KCrOs; M = 167,01) được làm khô trước từ  120°c -  
150®c

BrOg" + 61 ■■ + 6H^ ^  3I2 + Br “ + SHgO

Khi pha, thêm dung dịch r  vào lúc định lượng (giốhg trường hỢp của kali 
iodat).

-  pha dung dịch kali bromat 0,1N theo Dược điển Việt nam III (PL 27).

d) Dung dịch kali dicromat: (K2Cr2Ơ7; M = 294,21) giống trường hỢp trên, khi 
có một lượng thừa KI trong môi trưòng acid thì kali dicrọmat có thể phóng thích 
iod theo phản ứng:

Cr2Ơ?- + 14H^ +61- ^  3 I 2 + 2Cv^^ + 7 H 2O

Phản ứng thực hiện vói sự có mặt của 1 lượng thừa acid. Dung dịch natri 
thiosulfat được cho vào buret. Điểm tương đưđng đưỢc xác định nhò hồ tinh bột 
được thêm vào cận điểm tương đương. lon có màu xanh lục. Sự chuyển màu 
từ  xanh dương đậm đến xanh lục.

3.2A.2. Dung dịch khử

Dting dịch natri thiosulfat (Na2S203)

-  Pha chế', thường thưòng, dung dịch natri thiosulfat được pha chế ở nồng độ
0 ,1N. Nước dùng để pha phải đuổi khí carbonic trước vì acid đi vào dung dịch này 
sẽ làm đục từ từ  thiosulfat do tạo tủa lưu huỳnh;

■ SgOÌ' + 2H^ ^  SO2 t  + s ị  + H2O

Phải bảo quản tránh ánh sáng, cần  thêm vào một ít chất bảo quản như natri 
borat (3%) hay cồn amylic (0,8%) để tránh nhiễm vi sinh vật.

Phản ứng xảy ra do iod oxy hoá ion thiosulfat S2O3 thành ion tetrathionat 

4^6

2 S2O3 + I2 —̂ S^O0 + 21 

Đương lượng của thiosulfat tương ứng với một phân tử gam (E = M = 248,2),
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Natri thiosulfat (Na9S203.5IỈ20) không phải là chất gốc vì dễ hút nưốc. Do 
vậy, mỗi lần định lượng phải chuẩn độ lại bằng dung dịch chuẩn độ iod hoặc dung 
dịch chuẩn độ permaganat (chuẩn độ thừa trừ) hoặc dung dịch chuẩn độ kali iodat 
(KIO3 ).

3.2.5. ứ n g  d ụ n g  đ ịn h  lượng bằng phép  đo ỉod

3.2.5.1. Phép đo iod trong mòi trườiìg nước
-  Chuẩn độ trực tiếp: Phép đo iod trong phân tích hỢp chất vô cơ để định lượng 

natri thiosulfat, các sulfit, các cyanid, các muôi kim loại.

-  Chuẩn độ thừa trừ: (phép đo iodid)
+ Phân tích hỢp chất vô cơ: Định lượng halogen, các hypohalogenid, các iodat, 

các arseniat, các peroxyd: nước oxy già, các muổi kim loại: muối ceric, muổi đồng, 
các ferricyanid.

+ Phân tích hỢp chất hữu cơ: Vài hỢp chất hữu cơ có khả năng gắn vào iod một 
cách định lượng ỏ những môi trường thích hỢp và vối một lượng thừa iod nên định 
lượng luôn luôn theo kỹ thuật chuẩn độ thừa trừ. Song song thực hiện một 
mẫu trắng.

Áp dụng kỹ thuật này để địiứi lượng các dẫn chất của lưu huỳnh hữu cơ có 
chứa nhóm thiol, các hydrazin và dẫn chất của chúng, định lượng gián tiếp các 
formaldehvd, định lượng gián tiếp các aldehyd

+ Xác định chỉ sô" iod
Định nghĩa: chỉ sô' iod là sô' gam iod có khả nàng cô" định trên nổi đôi của 100 g 

chất khảo sát. Đó chính là phần trăm iod được gắn bởi một chất.
Trong những điều kiện đặc biệt, iod có thể có khả năng cô" định trên nối đôi 

(trong môi trường khan). Thật vậy, một mình iod không thể tự gắn trực tiếp và 
phải dùng 1 halogenid (iodid, clorid hay bromid) tác động bằng cách tự phân cực 
hoá thành theo phản ứng:

R _ c = c  -  R’ + R -  cx  -  C1 -R’
Thuốc thử phải đưỢc cho vào với lượng thừa và sau một thòi gian tiếp xúc xác 

định sẽ được định lượng. Một lượng thừa dung dịch nưốc KI được thêm vào và như 
vậy sẽ phóng thích định lượng iod bàng tác động của halogenid iod trên KI:

XI + r  -> I2 + X“
lod được phóng thích sẽ được định lượng bằng natri thiosulfat. Trong những 

điều kiện này, một nguyên tử halogen X tác động như một nguyên tử iod và từ đó 
tính toán kết quả. Thực hiện song song một mẫu trắng.

13-HOA PT TI Q2
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3.2.Õ.2. Phép đo iod trong môi trường khan (chuẩn độ Karl -  Fischer)
Việc xác định hàm lượng nưốc trong những chất vô cd cũng như chất hữu cơ 

thưòng rấ t quan trọng. Cho đến nay, có nhiều phương pháp vật lý và hoá học để 
định lượng nước, nhưng kỹ thuật Karl -  Fischer mô tả năm 1935 được sử dụng 
nhiều do tính chính xác và chuyên biệt cũng như do tính toán kết quả tương đối 
đơn giản.

Nguyên tắc định lượng nưốc theo Karl -  Fischer: khi có mặt nước thì iod tác 
động trên anhydrid sulíurơ để cho acid sulfuric ( H 2 S O 4 )  và acid iodhydric (HI).

2H2O + SO2 + I2 -  H2SO4 + 2HI

Phản ứng này lại đưỢc Bunsen thực hiện với sự có mặt của pyridin làm cho 
phản ứng hoàn toàn dịch chuyển về phía phải bằng cách kết hỢp base này với 
những acid tạo thành theo phản ứng lý thuyết tổng quát:

2H2O + SO2 + I2 + 4C6H5 N ^  (C6HsNH^)2 SO4 + 2C6H5NH^r

Trong những điều kiện đã cho, lượng iod đưỢc tiêu thụ thay đổi theo lượng 
nước có mặt trong phản ứng, 1 phân tử iod tương ứng vối 2 phân tử nưốc.

Đồ nhạy của phương pháp tăng có thể gấp đôi nếu phản ứng xảy ra với sự có 
mặt của MeOH, 1 phân tử của dung môi này sẽ “thay thế'’ 1 phân tử nước. Phản 
ứng có thể bị phân hủy thành 2 giai đoạn liên tiếp:

-  lod và anhydrid sulfurd kết hỢp trước vói pyridin.

SO 2  + I2  + SCgHs N ^  CgHg N  + CgHs N -I 2  + CgHg N -S O 2

Sau phản ứng toàn phần này, một phân tử nưóc tiêu thụ 1 phân tử iod, một 
phân tử anhydrid sulíurơ, 3 phân tử pyridin và một phân tử methanol.

H2O + CgHs N + CgHs N -I2 + CeHs N -SO 2 2CeH5 N -H ^ r + CgHg N^-SOg" 

CgHg N^-S0 ,3"+ C H 3 O H  ^  CeHgNH^CHgO S O 3 "

3.3. Phép đo n itr it

3.3.1. N guyên tắc

Trong môi trường acid, natri nitrit tác dụng với amin thơm bậc nhất tạo muốỉ 
diazo không màu (phản ứng diazo hoá).

N a N Ơ 2  +  H C l  ^  H N O 2  +  N a C l  

Ar-NHa + HNO2 + HCl -> [Ar-N^=N]C1 + 2H2O

Từ thể tích dung dịch natri nitrit 0,1M đã phản ứng, tính nồng độ hoặc hàm 
lượng chất cần xác định.
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3.3.2. Đ iều kiện  tiến  h à n h
•

-  Môi trưòng phải acid và loãng.
-  Nhiệt độ thấp (thêm nước đá).
-  Khuấy đều dung dịch cần chuẩn độ.
-  Lúc đầu nhỏ dung dịch chuẩn độ khoảng 2ml /phút, đến trước điểm tương 

đưdng khoảng Iml thì nhỏ tìừig 0 ,lm l một và đế yên ít nhất một phút sau mỗi lần 
t h ê m  d u n g  d ị c h .

(hiện nay phương pháp nitrit đã được nêu rõ cách tiến hành trong các dưỢc 
điển và có thể đọc kết quả do sự thay đổi thế oxy hoá -  khử hoặc chuẩn độ ampe. 
Nếu không có máy thì sẽ sử dụng chỉ thị để phát hiện điểm kết thúc).

3.3.3. D ung d ịch  chuăn  sử  d u n g  trong phép  đo n itr it

D u n g  d ị c h  n a t r i  n i t r i t  ( N a N O . , )  n ồ n g  đ ộ  0 , 1M .

Các nitrit (NaNOọ) bền hơn là HNOo. Chúng hoà tan tốt trong nước. Chất hòa 
t a n  k é m  n h ấ t  l à  A g N Ơ 2  ( b ạ c  n i t r i t )  n h ù n g  t a n  t ô t  ở n h i ệ t  đ ộ  n ó n g .  V à i  m u ố i  p h ứ c  

c h ứ a  i o n  N O ọ  k é m  t a n ,  T h í  d ụ :  K 3 [ C 0 ( N 0 2 ) 6 ] ,  ( N H 4 ) 3 [ C 0 ( N 0 2 ) 6 ] , - - - -

K h á c  v ớ i  a c i d  n i t r i c ,  a c i d  n i t r ơ  t ư ơ n g  đ ô i  y ế u  ( K =  4 . 10~'^).

NO9 là anion của HNO9. Acid nàv chỉ hiện hữu ở trạng thái tự do trong dung
dịch acid loãng ở nhiệt độ lạnh và sẽ bị phân hủy một cách dễ dàng thành 
anhydrid nitrđ và nước:

2 HNO2 ^N gO a + HaO

A n h y d r i d  n i t r ơ  b ề n  v à  c h ỉ  c ó  m ặ t  ở n h i ệ t  đ ộ  t h ấ p ,  ở  n h i ệ t  đ ộ  t r o n g  p h ò n g ,  n ó  

t ự  p h â n  h ủ y  t ứ c  k h ắ c  v ớ i  s ự  t ạ o  t h à n h  o x y d  v à  p e r o x y d  n it ờ .

N 2 O3  ^  NO + NO 2

3.3.4. Chỉ th ị sử  d ụ n g  trong  phép  đo n itr it

Tại điểm tương đương, 1 giọt thừa dung dịch natri nitrit sẽ phản ứng với chỉ 
t h ị  t r o p e o l i n  0 0  l à m  c h o  d u n g  d ị c h  đ ị n h  lư ợ n g  c ó  m à u  v à n g .

C á c h  d ù n g  c h ỉ  t h ị  m à u  t r o p e o l i n  00: c h o  4 g iọ t  c h ỉ  t h ị  m à u  v à o  b ì n h  đ ị n h  

lư ợ n g ,  n h ỏ  d u n g  d ị c h  n a t r i  n i t r i t  0, 1M  v ớ i  t ổ c  đ ộ  2m l  t r o n g  1 p h ú t .  K h i  m à u  đ ỏ  

c h u y ể n  s a n g  m à u  n h ạ t  r ồ i  m ấ t  m à u  t h ì  t ố c  đ ộ  n h ỏ  n a t r i  n i t r i t  c h ậ m  l ạ i  ( 1  g iọ t  

trong 1 phút), đến khi xuất hiện màu vàng nhạt bền vững trong 2 - 3  phút thì kết 
t h ú c  đ ị n h  lư ợ n g .

Có thể dùng hỗn hỢp tropeolin 00 (4 giọt) và xanh methylen (2 giọt) thay cho 
t r o p e o l i n  0 0 ,  c h u y ể n  t ừ  m à u  t í m  t h à n h  x a n h  d a  t r ò i .
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-  Xác định các chế phẩm có chứa nhóm amin thơm bậc nhất như procain, các 
sulfamid hoặc những chế phẩm khác mà qua biến đổi hoá học chuyển được thành 
hỢp chất có nhóm amin thơm bậc nhất.

3.4. P h é p  đo  c ro m

3.4.1. N guyên tắc

Trong môi trường acid, cân bằng oxy hoá -  khử được viết:

CrgO?" + 14H^+ 6e" 2 Cr^^+ THgO

đương lượng = — Eo (CraOy^" / 2Cr^^) = +1,35V ở pH=0
6

Khả năng oxy hoá của bicromat yếu hơn permanganat (Eq = +1,51V ỏ pH = 0),

Bicromat là một chất chuẩn và có thể pha chế dung dịch có độ chuẩn chính xác 
bằng cách cân đơn giản. Phản ứng cũng có thể đưỢc thực hiện trong môi trường 
HCl có pH » 1-2  vì các ion C1 không gây rối phản ứng và các chất hữu cơ có trong 
nước không khử bicromat.

Dung dịch chuẩn độ được bảo quản tốt ngay cả dưới ánh sáng. Ngược lại, có 
một khuyết điểm là khó ghi nhận được điểm tương đương do sự thay đổi màu của

muốỉ crom: Cr207~ có màu vàng hơi đậm trong dung dịch loãng thành màu

xanh lục. Chỉ thị cần thiết sử dụng là diphénylamin p-sulfonat (không màu ở 
dạng bị khử và tím nhạt ở dạng bị oxy hoá) hoặc dimethyl furoine.

3 3.5. ứng dụng định iượng băng phép do n ỉtrit

3.4.2. D ung d ịch  chuẩn  sử  dụng  trong  p h ép  đo crom

Kali bicromat (K2Cr207) phải đưỢc sấy khô trước ỏ 120°c  - 130°c  và nghiền 
nhỏ rồi hoà tan trong nưốc (có thể dùng nước ấm). Dung dịch 0,1N của chất này 
rấ t bền và có thể bảo quản vô hạn.

3.4.3. ử n g  d ụ n g  đ ịn h  lượng bằng p h ép  do crom

3.4.3.1. Định lượng các hỢp chất vô cơ
a) Định lượng muối sắt (II) hay muối sắt (III) bằng máy chuẩn độ thế  hay 

bằng chỉ thị màu sau khi khử trong môi trường acid phosphoric pha loãng.
b) Định lượng gián tiếp muối chi hay muối baryum

Trong môi trường acid acetic, các ion như và tủa hoàn toàn với sự 
hiện diện của một lượng thừa ion bicromat. Việc định lượng được thực hiện theo 2
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kỹ thuật khác nhau;
• Hoặc là sau khi tách tủa, lượng thừa ion bicromat được định lượng bằng 

phép đo iod. (Một lượng KI thừa được thêm vào và iod phóng thích được chuẩn độ 
bằng thiosulfat natri).

• Hoặc là thu lại tủa, đem cân và rửa bằng acetat ammonium để loại lượng 
bicromat thừa. Kế đó tủa được hoà tan lại trong acid hydrocloric 5N và các ion 
bicromat gắn với chì hay baryum được định lượng bằng dung dịch chuẩn độ muối 
sắt ỉỉ.

3.4.S.2. Định lượng các hợp chất hữu cơ
Định lượng cồn EtOH: cồn ethanol tinh khiết được oxy hoá bởi bicromat trong 

môi trường acid thích hỢp đến khi tạo thành acid acetic:

CH 3  -  CHọOH + O2 ^  CH3 COOH

Sự ox>’ hoá đưỢc thực hiện theo 2 kỹ thuật khác nhau;
• Phương pháp NICLOUX: Ox>* hoá cồn trong môi trường sulfuric vối sự hiện 

diện của lượng bicromat thừa ỏ 45®c. Kế đó, lượng thừa bicromat được khử bằng 
lượng muối sắt (II) thừa rồi chuẩn độ muối sắt (II) thừa bằng permanganat. Song 
song thực hiện một mẫu trắng.

• Phương pháp CORDEBARD: Ox>' hoá cồn trong môi trường nitric mạnh ỏ nhiệt 
độ lạnh với sự hiện diện của lượng bicromat thừa. Sau một thòi gian phản ứng độ 
khoảng 30 phút, sự oxy hoá sẽ hoàn toàn và lượng thừa bicromat được định lượng 
bằng phép đo iod với sự pha loãng khá lớn của dung dịch. Song song thực hiện một 
mẫu trắng.

Phương pháp này được dùng để định lượng các acid có chức alcol như là acid 
lactic.

3 ^ . P h é p  đo  ce ri

3.5.1. Nguyên tắc

Trong môi trưòng acid, cân bằng oxy hoá -  khử đưỢc viết:

Ce""+ 14H^+ le ' ^

đương lượng = M, Eo = -1,33V ở pH= 0 .

Thế chuẩn biểu kiến của hệ thông Ce‘*VCê '̂  thay đổi theo bản chất của acid 
được sử dụng để acid hoá môi trường và nồng độ của nó.

Thế thấp nhất được quan sát trong môi trường acid hydroclohydric và cao nhất 
trong môi trường acid percloric.
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Trong môi trường nitric, giá trị của thế giảm nhẹ khi độ chuẩn của acid đi từ 
IN đến 8N.

Ngược lại, trong môi trưòng percloric thế này tăng theo nồng độ của acid.
Các thay đổi này có được do sự tạo thành phức trong môi trường khảo sát.

-  Thật vậy, trong môi trường sulfuric thì hoàn toàn ở dạng phức
tetrasutfatoacetic [Ce(S04 )4]ỈỈ4. Kết quả là khi tăng nồng độ acid sulfuric ít ảnh 
hưởng đến thế  oxy hoá -  khử vì không tạo phức khác vối phức trước.

-  Ng\íđc lại, trong môi trưòng percloric thì tạo thành phức 
[Ce(OH)2]2̂ [Ce(OH)]^^ [0H -C e-0-C e-0H ]"^ [Ce-O-Ce-OH]®^ mà nồng độ tương 
ứng liên quan với nồng độ của acid percloric. Kết quả là thế oxy hoá -  khử gia tăng 
theo nồng độ acid tăng.

-  Trong môi trường acid yếu hay trung tính; Cê '̂  tủa khi tạo Ce(0 H)4 và các 
tính chất oxy hoá của chúng biến mất.

Bảng 8.4. Thế chuẩn biểu kiến của hệ thống Ce^*ICe^*ăo được trong các acid khác nhau

Nồng độ acid (N)
Thế chuẩn biểu kiến (volt)

acid percloric acid nitric acid sulfuric acid
hydrocloric

1 1,70 1,61 1,44 1,28

2 1,71 1,62 1,44 -

4 1,75 1,61 1.43 -

6 1,82 - - -

8 1,87 1,56 1,42 -

3.5.2. D ung d ịch  chuẩn  sử  d ụng  trong phép  đo ceri

Các dung dịch muôi ceri thường được sử dụng của các muối:
Ceri sulfat khan € 6(804)2;
Ceri ammoni sulfat (NH4)2Ce(S04)4.2IỈ20 ;
Ceri ammoni n itrat (NH4)2Ce(N03)6-
Thường thường, các dung dịch chuẩn độ 0,1N được điều chế trong môi trường 

sulfuric (1-3M) hoặc trong niôi trưòng percloric. Dung dịch sulfuric của muôi ceri 
có thể được bảo quản trong 1 năm. Các dung dịch percloric của muôi ceri chỉ có thể 
giữ trong một giò.

Các dung dịch dùng chuẩn độ lại dung dịch ceri hay được sử dụng: dung dịch 
permanganat hay bicromat, muối sắt II, anhydric arsen.
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3.5.3.1. Định lượng các hỢp chất vô cơ: muôi sắt (II), peroxyd, n itrit (như phép 
đo permanganat).

3.5.3.2. Định lượng các hợp chất hữu cơ: các acid ở nhiệt độ nóng hoặc lạnh 
(acid lactic, acid pyruvic), alcol, aldehvd, polyalcol. Vi sự oxy hoá xảy ra thường 
chậm nên phải sử dụng phương thức chuẩn độ ngưỢc như sau: cho một lượng thừa 
ion ceric vào dung dịch cần định lượng, sau một thòi gian phản ứng thích hỢp thì 
định lượng ion ceric thừa bằng muối sắt (II).

TỪ KHÓA

Phản ứng oxy hoá -  khử Phép đo permanganat Phép đo nitrit

Hệ thông oxy hoá -  khử Phép đo iod Phép đo cromat
Thế điện cực Karl -  Fischer Thế oxy hoá -  khử

Hệ thổng oxy hoá -  khử Chuẩn độ oxy hoá -  khử Thế chuẩn

Phương pháp oxy hoá -khử Chuẩn độ oxy hoá -  khử
Thê oxy hoá — khử Phép đo permanganat
Thê oxy hoá -  khử biểu kiến Phép đo iod
Hàng số cân bằng Phép đo nitrit

CÂU HỎI LƯỢNG GIÁ

1. Phản ứng oxy hoá -khử là gì? Sự khác nhau giữa phạn ứng oxy hoá -khử và 
phản ứng acid -  base?

2. Thế oxy hoá -  khử? Thế biểu kiến? Các ảnh hưởng của pH, sự tạo phức, sự 
tạo tủa đến thế biểu kiến?

3 . Cách tính thế ở điểm tương đương?

4. Phương pháp chuẩn độ ox>̂  hoá -khử?

5. ứng dụng phương pháp chuẩn độ oxy hoá -khử trong ngành Dược?

CÂU HỎI TRẮC NGHIỆM

1. Phản ứng oxy hoá -  khử là phản ứng tương ứng vối sự trao đổi electron giữa 
hai hợp chất; một chất cho electron- gọi là chất...A.... và một chất nhận 
electron -gọi là chất....B....

3.5.3. ứng dụng định lượng bằng phép đo ceri
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a. (A) = khử và (B) = oxy hoá d. (A) = oxy hoá và (B) = khử
b. (A) = acid và (B) = base e. (A) = base và (B) = acid
c. (A) = acid liên hỢp và (B) = base liên hỢp
2. Chất khử và chất oxy hoá có thể là hai chất....(A).... [phản ứng hoá học] hoặc 

là một chất....(B)... và một....(C).... mà thế được chọn thích hỢp [phản ứng 
điệnhoá].

a. (A) = trung tính; (B) = acid; (C) = base
b. (A) = hoá học; (B) = oxy hoá; (C) = khử
c. (A) = hoá học; (B) = hoá học; (C) = điện cực
d. (A) = lưỡng tính; (B) = hoá học; (C) = điện cực
e. (A) = hoá học; (B) = khử; (C) = điện cực

3. Phản ứng oxy hoá -  khử là phản ứng trao đổi ......  từ chất tham gia này
sang chất tham gia kia.

a. c. cation e. electron

b. 0H “ d. ion

4. Phản ứng oxy hoá -  khử tức là quá trình cho nhận... (A)... thưòng xảy 
ra..-(B)...và đòi hỏi tăng nhiệt độ, thêm xúc tác.

a. (A) = electron và (B) = nhanh d. (A) = proton và (B) = nhanh
b. (A) = proton và (B) = chậm e. (A) = ion và (B) = chậm
c. (A) = electron và (B) = chậm
5. Nếu dung dịch được pha loãng đầy đủ th ì..........và nồng độ có thể đưỢc dùng

lẫn lộn.
a. đương lượng c. dung dịch đệm e. dung dịch gốc
b. chất điện ly d. hoạt độ

6 . Theo quy ước, thế Eo của hydro bằng.....  volt và thế  của những hệ thông
khác được xác định theo tỷ lệ của thế của điện cực này

a. 0,00 c. ± 1,00 e. không câu nào đúng.
b. 1,00 d. ± 10,0

7. Một kim loại có thể cho những ion tương ứng vối nhiều hoá trị. lon có điện 
tích dương lớn nhất tưđng ứng với dạng... (A)... lon có điện tích dương nhỏ nhất 
tương ứng với dạng... (B)

a.(A) = khử và (B) = oxy hoá d. (A) = base và (B) = acid
b. (A) = oxy hoá và (B) = khử e. (A) = phân ly và (B) = không phân ly
c. (A) = acid và (B) = base
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8 . Nếu những nồng độ ở dạng oxy hoá và dạng khử bằng nhau, thê được giữ 
trong điện cực = E„ và được gọi là...(A)... của hệ thống.

a. thê biểu kiến c. thê chuẩn e. điểm kêt thúc

b. thế  cân bằng d. điểm tương đương
9. Thế biểu kiến ảnh hưởng bởi:
a. pH c. sự tạo thành kết tủa e. chỉ a và c đúng

b. sự tạo phức d. cả ba câu trả  lời trên
10. Thuốc thử KF chủ yếu gồm thành phần

a. MeOH c. CgHsN e. SO2+ I 2+CgHgN

b. SO., d- iod
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Chương 9 

PHỮƠNG PHÁP KẾT TỦA

NỘI DUNG

1. LÝ THUYẾT VỂ S ự  KẾT TỦA

Phản ứng kết tủa là phản ứng tạo thành chất rắn từ  các chất tan  trong dung 
dịch. Trong quá trình phân tích định tính, định lượng ta  thường phải sử dụng đến 
phản ứng kết tủa để tách riêng các ion phân tích khỏi các ion khác.

1.1. T ích  số  ta n  -  ý n g h ĩa  tro n g  p h â n  tíc h

1.1.1. B iểu  thức tích  s ố  tan

Khi hòa tan một chất nào đó trong nưốc, thì hai quá trình ngược chiều nhau sẽ 
xảy ra cùng một lúc.

Khi dvmg dịch của chất nào đó chưa bão hòa, thì quá trình hòa tan  những 
lượng mới của chất đó sẽ lốn hơn quá trình kết tủa nó từ dung dịch.

Thí dụ: AB hoà tan  ̂ A + B
Tủa  ̂ kết tủa Dung dịch
AgCl hoà tan ^
Tủa < kết tủa Dung dịch
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Khi dung dịch quá bão hòa, có hiện tưỢng ngược lại -  quá trình tách chất tan 
khỏi dung dịch lốn hơn quá trình hòa tan nó.

Khi dung dịch bão hòa có kết tủa chất tan lắng xuống dưối, trạng thái cân 
bằng động được thiết lập. Trong trưòng hỢp này tôc độ hòa tan bằng tôc độ kết tủa.

Khi cân bằng được thiết lập, trong 1 đơn vị thòi gian có bao nhiêu ion Ag^ và 
cr chuyển thành kết tủa, cũng có bấy nhiêu ion đó chuyển từ bề mặt kết tủa vào 
dung dịch.

Theo định luật tác dụng khối lượng khi cân bằng được thiết lập, trong dung

dịch nước bão hòa ta có: KAgCl
Ag"’ X ' c r '

[AgCl]

Trong các hệ đồng thể, sự va chạm giữa các phần tử cơ bản xảy ra trong toàn 
bộ vật thể của chất. Trong các hệ dị thể, sự va chạm giữa các phần tử cơ bản của 
chất tan và chất rắn chỉ xảy ra trên bể mặt phân chia các tưống và không phụ 
thuộc vào lượng của chất rắn, nồng độ của nó không đổi và không ảnh hưỏng đến 
tốc độ của phản ứng. Do đó có thể vãết:

[Ag" ]x[cr] = K^gci X [AgCl] = hằng số
Tích sô" nồng độ các ion của chất điện ly ít tan trong dung dịch nước bão hoà 

gọi là tích sô" tan và đưỢc ký hiệu bàng chữ T cùng với công thức hoá học của chất 
điện ly đó.

T h í  dụ: [ A g " ] x [ C r ] = T ^ i

m
Bm - = T

Điíng hơn T
An,B„ -

, n+ m
Bm -

. TAn,B„

, agm- : hoạt độ của ion B"

Ý nghĩa  tro n g  p h ân  tích
Theo định luật tác dụng khối lượng khi thiết lập cân bằng trong dung dịch 

nước bão hòa của chất điện ly ít tan ở nhiệt độ và áp suất nhất định, tích sô' nồng 
độ ion (T) là đại lượng không đổi và được biểu diễn bằng công thức chung:

= hằng S Ố  (const) = [A]"* X [B ]" 
hệ sô" m, n chỉ sô" ion tưdng ứng tạo thành khi phân ly 1 phân tử.

-  Nếu tích sô' [A]'" X [B ]" > thì hỢp chất ít tan tách ra ở dạng kết tủa
(muốn có kết tủa).
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-  Nêu tích sô' [A]"* X [B ]" < TAmBn tủa không tách ra  mà bị hòa tan  (muôn 
kết tủa tan được).

Quy luật này là cơ sở lý thuyết quan trọng làm cd sỏ của lý thuyết tạo thành 
kết tủa. Nó có ý nghĩa trong phân tích là biết T của 1 chất ta  có thể suy ra điều 
kiện để có kết tủa hay hòa tan tủa.

Thêm bất kỳ ion tạo thành hỢp chất AjnBjj đều làm giảm độ tan, thêm các chất 
điện ly khác không có ion chung vói hỢp chất AjjjBjj làm tăng độ tan.

1 .2 . Độ tan  (S)

1^.1 . Đô ta n  trong nước nguyên chấ t

Để đặc trvíng cho tính tan của kết tủa, ngoài T, người ta  còn dùng độ tan s. Độ 
tan s  và T liên quan mật thiết với nhau, biết T có thể tính được độ tan và ngược 
lại. Độ tan tính theo mol/1, g/1.

-  Đối với chất điện ly ít tan dạng AB (cùng hoá trị), thí dụ AgCl, BaS04

AB + B“ 

SAB=[An = [B-] = V r ^

B'

Thí dụ: Tính độ tan của BaS04 , biết Tgago = 9,9x 10

SBaSƠ4 = w 10  ̂ (mol/1)

-  Đổỉ với chất điện ly ít tan dạng A„,Bn (không cùng hoá trị), th í dụ Ag2CrƠ4

s  = m+n 'AmB„
m n

Thí dụ: Tính độ tan của Ca3(P04)2 ở 20 -  25°c trong nưốc nguyên chất, biết 
■> -33=  o , i o  X n ,

>2TcagiPOJ,

Ca3(P04)2 í:; 3Ca2++ 2 P 0 t"

(3,16x10"^® ,

3̂ x22 “ ĩ
3,16x10"^^ _5 3,16x10 . =124x10-'^ (mol/1)

108

Tính độ tan của Ag2CrƠ4, biết T^g CrO =2x10r-12
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Ag2CrƠ4 2Ag-" + CrOỊ,-2

2 xlQ-^^ 3

X 2 ^  ^

2 x 10"^2 = 0,79x10'^ (mol/1)

1.2.2. Độ ta n  ch ấ t đ iện  ly trong nước kh i k ể  tới hệ s ổ  hoạt độ

Đôi với chất điện ly dạng AB

TAB=aA*>‘V  = 

^  s  =

B' f „ _  =  X f  2
15

Thí dụ: Tính độ tan của SrCrO^ bằng g/1 ỏ 2 5 ® c  (tính tới hệ sô' hoạt độ). 

Biết Tgj^j^ =3,6x10 ^,£2 = 0,57

SsrCr04 =-y/TsrCr04 =>/3,6 x 10  ̂ - 6 x 10  ̂ (m ol/1)

Đổi ra: 6.10"^ X 203,61 = 1,22 (g/1)

Khi kể tói hệ sô' hoạt độ

SsrCrO = -V x ự 3 ,6 x lO ~ ^  « l ,0 5 x l0 '2  (M / 1)

Đổi ra: 1,05.10'2.203,61 = 2,14 (gA)

1^.3 . Độ ta n  của hydroxyd k im  loại trong nước 

Cách tính theo phương pháp hệ thống.
Để xác định độ tan của hydroxyd kim loại, ta xét hai cân bằng của 

phương trinh.

Thí dụ, đối vói hydroxyd kim loại hoá trị 2

M(0H)2(rắn) + 20H “

2H2O ^  HgO^ + OH"

Hệ thống này có thể viết:

[M2^][0HY = t  (9.1)

[H3Ò"] [O H l = Kh^o (9-2)

Phù hớp với điều kiện của cân bằng trung hòa điện tích:

2[M2+] + [H3O"] = [OH"] (9.3)
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Nếu như hydroxyd đủ tan, nồng độ ion sẽ nhỏ và phương trình được
rút gọn;

2[M2^] s [O H l 

Thay vào phương trình (9.1) và sau khi biến đổi sẽ là:
[M2+] = (T/4)̂ '3 s (9.4)

Mặt khác, khi độ tan của M(0 H)2 quá thấp, đại lượng 2 [M^‘̂ ] trồ nên nhỏ hơn 
[HsO'^ và phương trình (9.3) lúc đó là:

[HgO^] s  [O H l = 1,00. 10"^

Thế trỏ lại vào phương trình (9.1) và chuyển đổi các thành phần của 
phương trình:

[M2+] = T/[0H12 = T / (1,00! 10“̂ )̂ = s (9.5)
Thí dụ: Tính độ tan của Fe(0 H)3 trong nước:

Bước 1: Viết các phưdng trình phản ứng có trong hệ.

Fe(0H )3„j„,t;Fe^*+30H - 

2H2O i5 HjO^+OH"

Bước 2: Xác định các nồng độ cân bằng là ẩn sô"

s = [Fê 1
Bước 3; Viết các hằng sô" cân bằng cho phản ứng ở bước 1

[Fe^^] [0H“]=̂ = T = 2. 10"®̂

[HgO^] [O H l = 1,00. 10“^̂

Bước 4 và 5; Viết phương trình bảo toàn khốĩ lượng và phương trình cân bằng 
điện tích

[OH'] = 3[Fe^^] + [HgO^]

Bước 6 : Xác định ẩn sô' và s6 phưdng trình độc lập đã có

Bước 7; Tìm cách giảm ẩn sô" để đưa hệ về một phương trình đơn giản

3[Fe^^] « [OH “]

Bước 8 : Giải phương trình ở bưốc 7 tìm ra nồng độ cân bằng của một ẩn số

[Fe^1 (3[Fe^V = 2.10"3®

[Fe^^] = [(2 .10“^V 27] '̂  ̂= 9,27.10"^^ 

s  = [Fe'̂ ]̂ = 9 , 2 7 . (moưl)
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Bước 9: Kiểm tra  lại đáp sô" đã tìm, kiểm tra các giả thuyết ở bước 7. 

Giả thiết rằng: [0H “] « 3[Fe^^] = 3 X (9,27.10““ ) = 3.10“ °̂

Từ đây có: 1, 00.10,-14^

3.10,-10
= 3.10“®

Không nên tính rằng [HaO"̂ ] nhỏ hơn nhiều mà trong trường hỢp này
ta theo dõi hiện tượng nguỢc lại: 3[Fe^^] «  [HgO^] [HsO^] = [OH"]

Và phương trình trung hòa điện tích được viết như sau:

[H gO l = [O H l = 1,00. 10“"

Đặt [0H~| vào biểu thức tích sô tan có: Fe3+ 2.10-39
= 2.10-^® (mom)

3[Fe^^] «  [O H l hoặc 3 x 2 . 10"^®«

s  = 2 . (mol/1)

Giả thuyết là điíng. Điều này khẳng định thêm rằng trong
cách tính đầu khi giả thiết không điing đã có sai sô lớn.

Các thí dụ trên chứng minh rằng độ tan của các hydroxyd kim loại được tính 
tương tự như độ tan của các hỢp chất mang tính kiềm yếu; các tính toán này có thể 
khẳng định để chọn 1 trong 2 kết quả gần đúng. Như vậy tồn tại khoảng giá trị 
tích số tan nên không lấy một kết quả ngay từ các giá trị gần đúng mà tiếp tục giải 
theo các phương trình (9.1), (9.2), (9.3) tương ứng vối cả ba trường hỢp thay đổi.

1^. Các yếu  tố  ảnh hưởng đến độ tan chất đ iện  ly ít tan

1.3.1. Ả n h  hưởng của ion cùng tên lên độ tan  của chấ t đ iện  ly ít tan

Khi thêm dư thuốc thử kết tủa, độ tan của kết tủa giảm xuốhg và phụ thuộc 
vào lượng dư của ion thêm vào đồng dạng vói một trong các ion tạo thành kết tủa.

Thí dụ :

-  Tmh độ tan của AgCl trong dung dịch NaCl 0,1M. Biết T^gci =

B' = Tab =1,7x10 -10

S = [A^] = ^  
[B-] dư

’AgCl
1,7x10 -10

= 1,7x10"® (m ol/1)
10-1
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SAgci = Vl.7xl0"^° = 1,3X10“  ̂ (mol/ 1)

Độ tan AgCl trong dung dịch NaCl 0,1M so vối độ tan  trong nước giảm đi
1 ,3x10’ ^• - - =7647 lán.
1,7x10"®

Như vậy, thêm ion cùng tên gây ảnh hưởng lớn đến độ tan  của chất điện ly ít 
tan và có khả năng làm cho sự kết tủa tướng rắn hoàn toàn hơn.

1.3.2. Ả nh  hưởng của ỉon lạ (ion không  cùng  tên) lên  dộ ta n  của chất 
diện ly ít ta n  (h iệu  ứng muối)

Nếu cho vào dung dịch bão hòa của một chất điện ly ít tan bất kỳ một muối 
nào đó không có ion chung vối nó thì lực tương tác giữa các ion tàng lên, do đó hệ 
số hoạt độ giảm xuổng dẫn đến T của chất ít tan tăng lên so với đại lượng T của 
chất điện ly này trong nước tinh khiết. Sự tăng T của chất điện ly trong dung dịch 
muối bão hòa ion lạ gây ra sự tăng độ tan của chất điện ly.

Tăng độ tan của chất điện ly ít tan khi có các muối tan  khác (hiệu ứng muối) 
được gây ra do sự giảm hệ sô" hoạt độ gắn liền với sự tăng lực ion của dung dịch vì 
thêm các chất điện ly lạ vào.

Nói cách khác, không phải chỉ có các chất điện ly có ion chung mới ảnh hưỏng 
đến độ tan của muối ít tan. Độ tan của một sô' muối ít tan  tăng lên khi có các muối 
tan khác không có ion chung với chúng. Nồng độ muối không có ion chung với chất 
điện ly ít tan được thêm vào càng lốn thì độ tan của nó tăng lên càng nhiều, vì sức 
ion của dung dịch tăng lên, do đưa các ion khác vào, hiện tưỢng này được gọi là 
hiệu ứng muôi. Sự thêm các chất điện ly khác nhau gây ảnh hưỏng khác nhau đến 
độ tan của chất điện ly ít tan vì lực ion của dung dịch không những phụ thuộc vào 
nồng độ mà còn vào độ lớn điện tích của các ion.

Thí dụ: độ tan của PbSƠ4 tăng lên khi có NaNOa, độ tan  của BaS0 4 , SrS04 

CaS04 tăng lên khi thêm KCl, NaNƠ3, KNO3 v.v... vào dung dịch.

Tính độ tan của CaS04  trong nưóc và trong dung dịch NaCl 0,1M, biết 

TcaSO. =6,26.10-=

Độ tan trong nước:

Trong nưóc nguyên chất

ScaSO = >/6,26x10"^ =7,9x10"^ (mol/l) 

Độ tan trong dung dịch NaCl 0,1M (I = 0,1; Ỉ2 = 0,33)
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Scaso, = ^ V 6 2̂6^ ãÕ ^  = 2,4.10-2

Do đó độ tan của CaS04  trong dung dịch NaCl 0,1M tăng lên so với độ tan

2 4 X 10~  ̂trong nưóc gần 3 lần - —r- « 3
7,9x10"^

1.3.3. Ả n h  hưồng của nồng  độ ion hydro đến độ ta n  của hỢp chấ t ít tan

Độ tan của kết tủa có ý nghĩa quan trọng trong phân tích định lượng, nó phụ 
thuộc vào nồng độ ion hydro trong dung dịch. Có hai trường hỢp chủ yếu là anion 
của kết tủa là anion của một acid yếu và các hydroxyd của cation kim loại.

1.3.3.1. pH  môi trường là acid
lon hydro có ảnh hưởng lớn đến độ tan củạ các chất khác nhau. Trong môi 

trường acid, độ tan của chất ít tan càne lốn nếu T của nó càng lớn và [H"̂ ] càng lớn.

Thí dụ: so sánh TgaC o 10 ”

TsrCaÔ  -  X 10 *

TcaCgO^ = 3.8 X 10 ®

TBaC.,0 ^ "̂ SrC o ^ "̂ CaC o ’ trong môi trường acid, BaC204 tan tốt

hơn, SrC904 tan kém hơn, CaC904 tan kém hơn cả. Độ tan của các muối này trong 
a c id  H C l  l ớ n  h ơ n  t r o n g  C H 3 C O O H  ( p h ả n  ứ n g  t ì m  C a ^ ^ : C a C 2 0 4 /  C H 3 C O O H  ị  

trắng không tan).
Độ tan của chất điện ly đã cho trong nưốc càng lớn và acid tạo tliành muối đó 

càng yếu thì độ tan của chất điện ly đó trong acid càng lớn G^ằng sô' phân ly của 
acid có tham gia vào thành phần muối đã cho càng nhỏ).

Thí dụ-, trong CH 3 COOH, CaC.0 4  không tan (T = 3,8.10"®, ^ Q = 5,9.10~2)

còn CaCOg (T = 1,7.10"®; K, = 4,13.10"^) tan.H2CU3

1.3.3.2. Độ tan của kết tủa khi anion là anion của acid yếu

Muối acid yếu ít tan AB (S^', P0^“ , € 904“ , F‘, COÌ“ )

-  Trong dung dịch nưốc

AB tí A  ̂+ B"
Kết tủa Dung dịch
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Nếu thêm acid mạnh vào dung dịch'này thì anion B sẽ liên kết với tạo thành 
acid yếu HB. Khi đó cân bằng sẽ bị phá hủy và kết tủa sẽ bị tan vì [A'^x[B“ ] = Tab. 
Mỗi một anion B" có trong dung dịch và liên kết thành phân tử HB tương ứng với 
cation A"̂ , do đó:

[A1 -  [HB] + [BI 

Thay giá trị [A"̂ ] từ phương trình biểu diễn Tạb ta đưỢc:

^  = [HB] + [B~] 
[B-]

Từ định luật tác dụng khối lượng rút ra [HB] =

[H^]

KHB

DođóTAB = [B-]2
K

■ + 1
HB

Nên [B“] = ÂB
[H"]
K

+ 1
HB

ÂB
[H^]
K

+ 1
HB

ở  đây [H'^ = C h b  -  [HB] nghĩa là nồng độ ion bằng hiệu sô' giữa nồng độ 
chung của acid và phần không phân ly của nó.

Trong trường hỢp riêng, khi [H"̂  = Khb

Sab = V^^AB = 1>4i 7Tab

Ý nghĩa của phương tr ìn h

Độ tan của muôi acid yếu ít tan (trong đó kể cả hydroxit và muôi base) trong 
dung dịch nưốc của acid mạnh ở t° và áp suất cho trước tăng lên so với độ tan của 
nó trong nước tinh khiết. Hơn nữa độ tan này càng tăng khi T của chất điện ly ít 
tan, nồng độ ion hydro càng cao và hằng số phân ly của acid yếu tạo thành muối 
này càng nhỏ.

-  Khi tính độ tan của muôi ít tan trong acid kể tới hệ số hoạt độ người ta dùng 
công thức:
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Sab = KHB
1 + 1

Thí dụ: Tính độ tan  của CaC204 trong dung dịch có pH = 4. Biêt T của 

CaC204 = 1,8 X 10"^ H0C2O4 có Ki = 6,5 X 10"2 và K2 = 6 X 10“^ 
Phương trình của phản ứng:

Ca.C904

C2OI- + H" 

HC2O4 + HT

HC2OỊ (K2) 

H 2 C2 O4  (Ki)

Ta tính: +1  trước
Khb

ở  đây pH = 4 [H l = 10"" 

Thay vào phương trình ta có:

+ 1 =

HB
[H " f  ,

K2 K2K1
10 -4 10 -8

6 x10"  ̂ ^ 6 x10“^ x6,5x10“2
+ 1 =

=  1.66 + 0,002 + 1 =  2,66 

ScaC o = \/i.8 x 10"®.2,66 -  6,84.10-^ (mol/1)

Độ tan tăng nhưng không đáng kể so với độ tan trong nưốc nguyên chất

s  = > /l,8 x l 0"® = 4,25X10-^ (mol / 1)

Khi [If^ = 0,1 M thì kết tùa CaC204 sẽ tan khá nhiều. Thật vậy, lúc đó:

I ĩ O  + i = _ 2i i _ +
KHB

+ 1 = 1,6x10^ + 2,5x10^+1 = 4,1x10'

s = Vl,8X 10"® X 4,1x10^ =2,7x10“  ̂ (mol/1)

2 7x1So vói độ tan trong nưóc nguyên chất, độ tan tăng = — c = 63 lần.
4,25x10-^

1.3.4. Ả n h  hưởng của sự  tao phức

Độ tan của tủa có thể thay đổi khi có mặt các chất tạo thành phức vối anion hay 
cation của tủa. Như vậy sự tạo phức ảnh hưởng đến độ tan của tủa. Nếu như biết 
hằng sô" bền của phức có thể tính được độ tan của tủa khi có tác nhân tạo phức.
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1.3.4.1. Chất tạo phức là chất lạ

Thí dụ; TÍHh độ tan  của AgBr trong dung dịch N H 3  0,1M:

Bước 1: Viết phương trình cân bằng

AgBr(rán) ^  Ag^ + Br"
A g"+NH 3 AgNH^

AgNH^ + NH3 í:; Ag(NH3)ỉ

NH3 + H2O NH^ + 0H “

Bước 2: Xác định các nồng độ cân bằng là ẩn sô"

SAgBr = [Ag1= [Br -] = [Ag 1  + [ AgNHj ] + [ AgíNHg ) | ]

Bước 3: Thay các hằng sô" cân bằng

[Ag^] [B r"]= T  = 5,2. 10“^̂

AgNH^l
^  = Ki = 2 .10^

Ag" NH,

Ag(NH3)!

AgNH^ 

NHỈ

NH
- = K2 = 6 ,9 .1 0 '

3j

OH'

NH3 ]
= Kb =1,76.10 -5

(9.6)

(9.7)

(9.8)

(9.9)

Bước 4: Viết phương trình cân bằng điện tích

[Br-] = [Ag 1  + [ AgNH^ ] + [ AgCNHg ] (9.10)

Bước 5; Thay nồng độ NH3 = 0,1M, có thể viết:

0,10 = [NHg] = [AgNH^ ] + [ AgCNHg)^] + [NH^] (9.11)

Ngoài ra, trong tác dụng của amoniac vói nước trên mỗi một ion NH4 sẽ đưỢc

tạo một ion 0 H~, như vậy:

[OH“]s[N H + ] (9.12)

Bước 6: Cân bằng điện tích

[N H ;j + [A g l + [AgNH^] + [AgíNHg)!] = [Br"] + [OH"] (9.13)

Bước 7: Loại bớt ẩn sô"; giả thiết;
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-  [NH^ ] nhỏ hơn nhiều các sô" hạng khác trong phương trình (9.11). Điều này 

thấy rõ từ  phương trình phân ly Kb-

-  Trong dung dịch NH3 0,1M nồng độ lón hơn nhiều [Ag"̂ ] nên [Ag(NH3)2 ] »  

[AgNHs ] và[Ag^].Từ các giả thiết trên có:

[Br-]s[A g(N H 3)^] (9.14)

[NH 3 ] s  0,10 -  2 [ AgCNHg)^] (9.15)

Bước 8: 'Hm các giá trị gần đúng của ẩn số 

[NH3 ] = 0 ,10-2[B r-]

Ag(NH3) |
= Ki.K2 =1,38.10'^

A g"][N H 3j  

Đặt vào phương trình cuôì (9.16) và (9.14) có:

(9.16)

(9.17)

[Br-]
[A gn(0,l-2)[B r-j2

= 1,38.10'

Thay [Ag*̂  từ phương trình (9.6)

Br-

(5,2.10“^'^)/[Br-] (0.1 -  2Ị’Br-]' 

hay là

= 1,38.10'^

Br-

(0,1 -  2 ■Br'

Giải phương trình bậc hai
[ B t ' Ý  + 2,88. 10~®[Br“] -  7,2.10”® = 0

Từ đây có;
[Br"l = 2,7. 10'^ (mol/1) 

s  = 2,7. 10" ‘AgBr (mol/1)
Bước 9: Kiểm tra  lại thấy rằng các giả thuyết trên là đúng. So vối độ tan 

trong nưóc nguyên chất, độ tan tăng 375 lần.
1.3.4.2. Chất tạo phức là ion cùng tên
Nhiều tủa có thể tác dụng với những ion có khả năng tạo phức tan.
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i3-Thí dụ: AgCl tạo phức clorid có thành phần AgCl2 , AgClf và AgC\ị

AgCl (rắn)

Ag"+ c r  

AgCl + c r

AgCi; + c r  

AgCii" + c r

Ag^ + 

AgCl 

AgCl2 

A gCl|-
i3-

c r

AgCi^
Khi nồng độ các ion cùng tên tăng trong những phản ứng này làm tăng độ tan 

của tủa. Trên hình 9.1 khảo sát sự phụ thuộc độ tan tìm thấy qua thực nghiệm của 
AgCl theo logarit nồng độ KCl trong dung dịch. Khi nồng độ c r  nhỏ hơn lO^^M giá 
trị độ tan tìm thấy qua thực nghiệm hầu như không khác so với tính toán theo tích 
số tan của AgCl.

Khi nồng độ c r  tăng cao, độ tan tính được tiến tới gần bằng 0, trong lúc này 
các đại lượng đo được tăng lên đột ngột.

Khi nồng độ KCl gần bằng 0,3M, độ tan của AgCl giông như ỏ trong nưốc 
nguyên chất, nếu trong dung dịch IM, độ tan AgCl gần như gấp 8 lần lốn hơn đại 
lượng này.

0O)<C
3
<p-

Hình 9.1. Độ tan của AgCI trong dung dịch KCI

1. Đường cong tính theo tích số tan; 2. Đường cong qua thực nghiệm nhận được.

Không ít trường hỢp sự tăng độ tan khi cho lượng thừa ion cùng tên, đặc biệt 
là trường hỢp các hydroxyd lưỡng tính như A1(0 H)3 và Zn(0 H)2. Các chất này được 
tạo thành ở dạng tủa ít tan khi cho kiềm tác dụng với các ion tan trong dung dịch. 
Các hydroxyd này tan trong lượng thừa ion OH" tạo thành phức hydroxo -  nhôm -  
kẽm. Đối với nhôm phưdng trình có thể viết như sau:
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+ 3 0 H ' ^  A1(0H)3 rắn

Al(0H)3rán + OH- ^  A1(0 H)4-
Giống như trường hợp của AgCl, độ tan của A1(0 H)3 và Zn(0 H)2 sau khi đạt 

tối thiểu, sẽ tăng đột ngột khi nồng độ của ion cùng tên tăng. Nồng độ ion OH 
tưdng quan với độ tan tối thiểu, có thể tính toán khi biết hằng sô' cân bằng của 
phản ứng.

Thí dụ: Vói nồng độ nào của 0H~ thì độ tan của Zn(0 H)2 đạt tốì thiểu? Hãy 
tính độ tan tối thiểu?

Phương txình cân bằng:
Zn(0H)2,j„ s  Zn** + 20H ‘

Zn(0H>2rf„+ 2 0 H - S  Zn(O H )f

Biểu thị độ tan của Zn(OH)o là s. khi đó:

S = [Z n n + [Z n (O H )J-]

Hằng số cân bằng:
T = [Zn“1  [0ỈT]2 = 1,2. 10“^̂

Zn(O H )f
K =

OH’
= 0,13

(9.18)

(9.19)

(9.20)

Thay phương trình (9.19) và (9.20) vào phương trình (9.18)

s  = + K
OH'

OH- (9.21)

Để có độ tan tổì thiểu, ta lấy vi phân phương trình (9.21) và cân bằng đạo hàm 
theo [0H~| tiến tới 0

ds 2T

Nếu

Thì

OH'

ds

OH’
i3

+ 2 K OH'

0H ‘

2T

=  0

= 2K
OH'

OH-

0H ‘

Í 2 T Ỷ r 1,2 .10-̂  ̂ì
UkJ 0,13

= 9,8 .10- 5
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Độ tan tôi thiểu s tính được khi thay nồng độ OH vào phương trình (9.21)

®tốì thiểu
1,2 .10-17

(9,8  .10"^]
0 ,13 ( 9 ,8 .10“®]̂  = 2,5.10"®

2T
OH'

+ 2K
OH-

OH"

1.3.5. Ả nh  hưởng của n h iệ t độ đến độ tan

Tích sô" tan chỉ là hằng sô" ở một nhiệt độ nhất định. Nhiệt độ thay đổi thì độ 
tan củng thay đổi. Sự thay đổi của độ tan theo nhiệt độ có liên quan tới hiệu ứng 
nhiệt khi hòa tan.

ĐỐì với chất thu nhiệt, khi hòa tan, tức là nhiệt độ giảm khi tan, thì độ tan sẽ 
tăng cùng với nhiệt độ.

Ví dụ-. Pbl2 tan rất nhiều khi đưn nóng, khi làm nguội dung dịch mới đun nóng 
thì Pbl2 kết tinh lại, vảy nhỏ vàng sáng rất đặc trưng.

Độ tan AgCl ỏ 100°c lớn gấp 25 lần độ tan của nó ở 10°c.
Đốì với chất tỏa nhiệt khi hòa tan thì độ tan sẽ giảm khi nhiệt độ tăng.

Ví dụ: CaS0 4 .2H20  có độ tan thay đổi rấ t ít khi nhiệt độ biến thiên 
0°c -  60°c. ở  60°c phân tử CaS04.2H20 mất bớt nước kết tinh thành 
CaS0 4 .0 ,õỉỈ2 0 , CaS04  có độ tan giảm rõ rệt khi tăng nhiệt độ. Độ tan  của nó ở 
60°c lớn gấp 3 lần độ tan ở 100°c.

1.4. ứ n g  dụng trong phân tích

Cân bằng kết tủa hòa tan đưỢc ứng dụng nhiều trong phân tích định tính và 
định lượng.

1.4.1. Hòa ta n  kế t tủa

'Chất kết tủa An, Bn trong dung dịch; ị  mA + nB

Để hòa tan kết tủa này cần giảm nồng độ của A hoặc B hoặc cả hai ion để cân 
bằng chuyển dịch sang phải. Có nhiều cách làm giảm nồng độ A hoặc B:

-  Dùng phản ứng hoá học tạo chất ít phân ly hoặc chất bay hơi.

-  Nếu kết tủa có tích số' tan quá nhỏ có thể dùng phản ứng oxy hoá -  khử để 
làm giảm nhiều nồng độ ion A hoặc B.
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-  Có thể hòa tan bằng cách chuyển tủa khó tan thành tủa dễ tan. Ví dụ 
chuyển tủa CaS04  thành CaCOs.

1.4.2. Kết tủ a  hoàn  toàn

Muốh kết tủa hoàn toàn một chất từ dung dịch các kết tủa tách ra phải có độ 
tan đủ nhỏ. Vì vậy, cần phải tạo mọi điều kiện để giảm độ tan của kết tủa như:

-  Cho thuốc thử dư để làm giảm độ tan nhưng lưu ý không cho dư quá nhiều 
và xem có sự tạo phức vối ion cùng tên không.

-  Chọn pH thích hỢp.

-  Tránh các phản ứng phụ của ion kết tủa trong dung dịch (phản ứng tạo 
phức, phản ứng oxy hoá, ...).

1.4.3. Kết tủ a  p h ả n  đoạn

Trong dung dịch nếu có nhiều chất (nồng độ gần bằng nhau) cùng tạo kết tủa 
khi ta thêm dần một thuốc thử vào. Chất nào có T nhỏ sẽ kết tủa trước, chất có T 
lớn hơn sẽ kết tủa sau. Đó là hiện tượng kết tủa phân đoạn.

Thí dụ: Trong dung dịch có ion c r  và F  với nồng độ w mol/1. Thêm dần 

dung dịch AgNOs vào. Vì T^g] = 10” ®̂ nhỏ hơn T^gci = 1,8 X nên tích sô" ion

Ag  ̂ và I vxíỢt T^gj nên ta có tủa Agl trưốc. Khi kết tủa Agl tiếp tục tạo thành 

thì P l  se giảm dần, còn [Ag^ tăng dần và tủa AgCl bắt đầu xuất hiện lúc

[Ag1[Cn>T,gci-

Vậy dung dịch bão hòa chưa có tủa AgCl khi [Ag"̂  = TAgci/[Cn = 1,8 X 10~®.

ở  thời điểm đó nồng độ [ n  trong dung dịch:

[I“] = TAgi/[Ag1 = 1 X 10“ ®̂/1,8 X 10"® = 0,55 X 10"®

Như vậy, cho AgNƠ3 vào dung dịch này kết tủa đưỢc hoàn toàn F  dưới dạng 

Agl, ion c r  vẫn còn hòa tan. Đã tách được ion r  khỏi hỗn hỢp.

Nguyên tắc kết tủa phân đoạn là dùng một lượng thuốc thử thích hỢp để vừa 
đủ kết tủa ion có T nhỏ hơn nhưng chưa đủ để kết tủa ion có T lớn hơn. Trong thực 
hành phân tích, ở một sô" trường hỢp tách các ion dưới dạng kết tủa, ngoài yếu tô" 
khác nhau về độ tan đủ lốn, ngưòi ta còn vận dụng thêm các yếu tô" khác như pH, 
sự tạo phức... để quá trình tách đưỢc hoàn toàn.
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2 . ĐỊNH LƯỢNG BANG PHƯƠNG PHÁP KẾT TỦA

2.1. N guyên tắc chung

Là phương pháp định lượng dựa trên việc dùng phản ứng kết tủa (tạo thành 
hỢp chất ít tan) giữa thuốc thử và chất cần định lượng.

Phương pháp kết tủa cho phép ta định lượng các anion như c r ,  Br~, CN~,

S C N ~ ,  S 0 | " , C r 0 4 ~ , P O 4 "  v . v . . .  v à  n g ư ợ c  l ạ i  đ ị n h  l ư ợ n g  c á c  c a t i o n  t ạ o  t h à n h  t ủ a

với các anion trên.

Thí dụ: Ag + c r  -> ẢgC\ị.

2 .2. Phân loại

Ngưòi ta phân loại phương pháp kết tủa như sau

-  Phương pháp bạc: dựa trên việc dùng dung dịch chuẩn là AgNOs, dựa trên 
khả năng tạo thành muối bạc.

-  Phương pháp thuỷ ngân I: dựa trên việc dùng dung dịch chuẩn muốỉ thuỷ 
ngân (I), tạo thành hỢp chất thuỷ ngân I không tan như Hg2Cl2, Hg2Br2 Hg2l2 .

-  Phương pháp thuỷ ngăn II: dựa trên việc dùng dung dịch chuẩn muối thuỷ 
ngân (II) tạo thành hỢp chất thuỷ ngân II kém phân ly: HgCl2, Hg(CN)2, 
Hg(SCN)2...

Tuy nhiên các phương pháp thuỷ ngân (I), (II) có nhược điểm là muối thuỷ 
ngân rất độc nên ít sử dụng.

2.3. Yêu cầu đôì với phản ứng trong phương pháp k ết tủa

Không phải tấ t cả các phản ứng kết tủa đều có thể dùng để xác định định 
lượng. Các yêu cầu cơ bản đốì với các phản ứng được dùng trong phương pháp kết 
tủa là:

-  Phản ứng giữa chất cần xác định (A) và dung dịch chuẩn của thuốc thử B 
cần phải xảy ra với điều kiện tạo thành kết tủa có độ tan S a r tối thiểu, và trong

mọi trường hỢp không đưỢc vượt quá độ tan cho phép 10~®mol/l. Phức tạo thành 
phải có hằng sô' không bền nhỏ nhất, hằng số’ này biểu thị mức độ bền của phức.

-  Vì thêm các chất điện ly không có ion chung đôi vối kết tủa A„,Bn làm tăng 
độ tan của nó nên phản ứng cần tiến hành ở điều kiện khi chất lạ có mặt trong 
dung dịch phân tích không cản trở sự chuẩn độ chất cần xác định, phản ứng kết 
tủa kết thúc nhanh và thực tế  đến tận cùng.
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2.4. Phương pháp bạc

2.4.1. Đặc đ iểm  của phư ơ ng  p h á p

Phân tích chuẩn độ dựa trên việc dùng chất kết tủa là dung dịch chuẩn Ag"̂  
(A gN 0 3 ).

Ag'  ̂+ An“ -> AgAnị 

Phương pháp bạc dùng chủ yếu để xác định ion halogenid và Ag .̂

2.4.2. Đường biểu d iễn  đ ịn h  lương

Thí dụ: định lượng dung dịch NaCl 0,1 N bằng AgNOs 0 ,1N.

Trưóc khi thêm AgNƠ3 vào dung dịch NaCl 0,1N phân ly hoàn toàn thành ion, 
nồng độ của c r  trong dung dịch bằng nồng độ chung của NaCl.

[ c n  = c  (nồng độ NaCl) O.lN = 10“  ̂
pCl = - lg [C n = -lg lO " ' = l 

pK^ -  -IgK 
pH = -lg [H l
pCl: chỉ số nồng độ gicng như chỉ số' phân ly acid.

-  Khi thêm 90% AgNOa 0 ,1N thì còn 10% c r  không kết tủa
10

ĩ
pCl = 2

c r "  = - ^ x  0.1 = 10-2 
100

-  Khi thêm 99% AgNƠ3 0,1N tương tự như vậy ta có;

| c n  = io -^  (Cr) = ^ x 0 , i  = i0-!’

pCl = 3

-  Khi thêm 99,9% AgNO.3 tướng tự như vậy ta có;

[c r ]  = io-*, [c r ]  = M x o , i  = io -“

pCi = 4

Vì [A g n [c n = T A ,c i= 1.7.10-*“

pAg + pCl = 1 0 - lg  1,7 = 9,77  

pAg = õ,77
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Bảng 9.1. Chuẩn độ 100 ml dung dịch NaCI 0,1N bằng dung dịch AgNOa 0,1
(không kể sự pha loãng)

Dung dịch • 
AgNOj thêm 

vào (%)
NaCI còn lại (%) [CI-] pCI [A g l pAg

0 100 10-’ 1 - -

50 50 5. 10-2 1.3 3,4. 10-« 8,47

90 10 10-2 2 1,7. 10« 7,77

99 1 10-3 3 1.7. 10’ " 6,77

99,9 0,1 10-'' 4 1,7. 10-® 5,77

100* 0 1,303. 10-®
4,88

5
1,303. 10-® 4,885

100,1
0.1

AgNOsídư)
1,7. 10-® 5,77 lO-" 4

101
1

AgNOaídư)
1,7. 10-" 6,77 3

110
10

AgNOaídư)
1,7. 10-® 7.77 10-2 2

* Điểm tương đương

> K h i  t h ê m  1 0 0 %  A g N Ơ 3 0 , 1 N ,  ở đ i ể m  t ư ơ n g  đ ư ơ n g  t a  c ó  d u n g  d ị c h  b ã o  h ò a  

AgCl, [Cr] = [A g"],dođó:

[ c r ]  =  [ A g ^ ]  =  = 1 , 3 . 1 0 - ^

p C l  =  p A g  = 5 - l g l , 3 =  4 , 8 8 5

>  K h i  c h o  t h ừ a  0 , 1 %  A g N Ơ 3 0 , 1 N

[ A g " ] =  1 0 - ^

pAg = 4, [ c n =  1,7. 10“® (mol/1), pCl = 5,77

Ag^ M x o , i  =  i o - ' ‘
100
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-  Khi thừa 1% AgNƠ3 0,1N

[Ag^] = 10'^ ^  pAg = 3 [c r  ] =1,7. 10“" -> pCl = 6,77,-7

Đường biểu diễn

Đường tương đương

90 100 110

Thể tích dung dịch AgNOs 

Hình 9.2. Đường cong chuẩn độ dung dịch NaCI 0,1 N bằng dung dịch AgCI 0,1 N

Nhận x é t

Đ ư ờ n g  b i ể u  d i ễ n  c ó  d ạ n g  c h u n g  g iố n g  c á c  đ ư ò n g  b i ể u  d i ễ n  đ ị n h  l ư ợ n g  k h á c ,  

g ầ n  đ i ể m  t ư ơ n g  đ ư ơ n g  c ó  b ư ớ c  n h ả y  p C l  =  4 - 5 , 7 7 ,  p A g  =  5 , 7 7 - 4 .

T r ị  sô b ư ớ c  n h ả y  p h ụ  t h u ộ c  v à o  n ồ n g  đ ộ  d u n g  d ị c h  c ầ n  c h u ẩ n  đ ộ  v à  d u n g  d ị c h  

c h u ẩ n .  N ồ n g  đ ộ  c à n g  lớ n  t h ì  b ư ớ c  n h ả y  c à n g  d à i  ( N ế u  n ồ n g  đ ộ  I N  b ư ớ c  n h ả y  b ắ t  

đ ầ u  p C l  =  3  v à  k ế t  t h ú c  p C l  = 6 , 7 7  d à i  h đ n  b ư ớ c  n h ả y  ở n ồ n g  đ ộ  0 , 1 N ) .

B ư ớ c  n h ả y  c ò n  p h ụ  t h u ộ c  v à o  t í c h  s ô  t a n  c ủ a  t ủ a .  T í c h  sô" t a n  c à n g  n h ỏ  b ư ớ c  

n h ả y  c à n g  d à i  v à  n g ư ợ c  l ạ i .  T r o n g  p h ư ơ n g  p h á p  k ế t  t ủ a  d ù n g  n h ữ n g  p h ả n  ứ n g  k ế t  

t ủ a  T  <  1 0 '^ ° .

C á c h  c h ọ n  c h ỉ  t h ị  m à u  t ư ơ n g  t ự  c á c  p h ư ơ n g  p h á p  t r ê n  c h ỉ  t h ị  c ó  s ự  b i ế n  đ ổ i  

m à u  ở t r o n g  b ư ớ c  n h ả y .

2.4.3. Các yếu tố  ảnh hưởng dến đường cong chuẩn độ

-  Ả n h  h ư ở n g  c ủ a  n ồ n g  đ ộ  d u n g  d ị c h  c ầ n  c h u ẩ n  đ ộ  v à  d u n g  d ị c h  c h u ẩ n

Đ ể  s o  s á n h ,  t r o n g  b ả n g  9 . 2  t r ì n h  b à y  c á c  s ố ’ l i ệ u  t h ể  h i ệ n  s ự  t h a y  đ ổ i  c ủ a  p C l  

k h i  c h u ẩ n  đ ộ  1 0 0  m l  d u n g  d ị c h  N a C l  v ớ i  n ồ n g  đ ộ  I N ,  0 , 1 N ,  0 , 0 1 N  b ằ n g  c á c  d u n g  

d ị c h  A g N 0,3  v ố i  n ồ n g  đ ộ  t ư ơ n g  t ự .  C á c  d ữ  l i ệ u  n à y  đưỢc b i ể u  d i ễ n  b ằ n g  đ ồ  t h ị  t r ê n  

h ì n h  9 . 3 .
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Bảng 9.2. Ảnh hưỏng của nồng độ dung dịch cần chuẩn độ và dung dịch chuẩn đến sự thay 
dổi của pCI khi chuẩn độ 100 ml dung dịch NaCI bằng dung dịch AgN0 3

Dung dịch
AgN03 thêm vào 

(ml)

Nồng độ NaCI 
hay ĂgN03 (%)

pCI

1N 0,1N 0,01 N

Trước điểm tương đương

0 100 0 10 2

50 50 0,3 1.3 2,3

90 10 1 2 3

99 1 2 3 4

99,9 0.1 3 4 4.73

Tại điểm tương đương

100 0 4,885 4,885 4,885

Sau điểm tương đương

100,1
0,1

AgNOa (dư)
6,77 5.77 5,04

101
1

AgNOg (dư)
7,77 6,77 5,77

110
10

AgNOg (dư)
8,77 7.77 6,77

Đường tương đương

Hình 9.3. Ảnh hưởng nồng độ của dung dịch chuẩn độ (NaCI) 
và dung dịch chuẩn (AgNOs) đối với sự thay dổi pCI
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Phân tích đưồng cong chuẩn độ và các số  liệu ở bảng 9.2 có thể kết luận rằng nồng 
đ ộ  d u n g  d ị c h  c ầ n  c h u ẩ n  đ ộ  v à  d u n g  d ị c h  c h u ẩ n  c à n g  l ố n  t h ì  b ư ớ c  n h ả y  c h u ẩ n  đ ộ  

càng lớn. Ổ nồng độ IN, bưóc nhảy từ 3 -  6,77, vói nồng độ 0,1N bước nhảy ngắn 
hơn từ 4 — 5,77 trong khi vói nồng độ loãng 0 ,01N, bước nhảy không có sự cách biệt 
4,73 -  5,04.

Tuy nhiên cần chú ý rằng, khi chuẩn dung dịch 0,1N bưóc nhảy đủ lớn, vì vậy 
không nên chuẩn độ các dung dịch vói nồng độ lớn hơn 0,1N. Sai số chuẩn độ do 
v iệ c  đ o  k h ô n g  c h í n h  x á c  k h i  d ù n g  c á c  d u n g  d ị c h  c ó  n ồ n g  đ ộ  l ố n  đ ặ c  b i ệ t  t ă n g  l ê n  

r ấ t  n h i ề u  s o  v ớ i  k h i  c h u ẩ n  đ ộ  c á c  d u n g  d ị c h  c ó  n ồ n g  đ ộ  n h ỏ .

-  Ả nh hưỏng của độ ta n  chất kết tủ a

Các hỢp chất tạo thành trong quá trình chuẩn độ theo phương pháp kết tủa là 
c á c  c h ấ t  í t  t a n .  T u y  n h i ê n  s a i  s ố  g à y  r a  d o  đ ộ  t a n  c ủ a  c h ú n g  c ó  t h ể  l à m  s a i  l ệ c h  k ế t  

quả phân tích, vì vậy không thể bỏ qua độ tan đưỢc. Ảnh hưởng của độ tan chất 
k ế t  t ủ a  t á c h  r a  đ ê n  b ư ớ c  n h ả y  c h u ẩ n  đ ộ  đ ư ợ c  đ ư a  r a  ở b ả n g  9 . 3 .  T r ê n  c ơ  s ở  c á c  sô" 

liệu của bảng 9.3 người ta xây diỊng đường cong chuẩn độ.

Bâng 9.3. Ảnh hưỏng của độ tan chất kết tủa tách ra đến bước nhảy chuẩn độ khi chuẩn
100ml dung dịch 0,1 N bằng AgNOs

pHal
Dung dịch 

AgNOjthem 
vào (ml)

Nồng đô NaHal khi chuẩn độ
hay AgNƠ3 (%)

1
NaCl 

ƠAga=1.7. 10-^“)
NaBr 

(T,gBr= 3,3. 10-^ )̂
Nal

(T̂ g, = 8.5. 10-^0
Trước điểm tương đương

0 100 1 1 1
50 50 1.3 1.3 1.3

90 10 2 2 2
99 1 i 3 3 3

ỉ 99,9 0,1 ' 4 4 • 4

Tại điểm tương đương

100 0 4,885 6,211 8,035

Sau điểm tương đương

100,1
0,1

AgNOj (dư)
5.77 8,42 12,07

101
1

AgNOa (dư) 6,77 9,42 13,07

110
10

AgNOs (dư)
7.77 1 0 , 4 2 14,07
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Hình 9.4. Ảnh hưởng giá trị độ tan của chất kết tủa tách ra đến bước nhảy chuẩn độ

P h â n  t í c h  đ ư ờ n g  c o n g  c h u ẩ n  đ ộ  v à  c á c  sô" l i ệ u  ở b ả n g  9 . 3 ,  c ó  t h ể  k ê t  l u ậ n  r ằ n g  

đ ộ  t a n  c ủ a  h Ợ p  c h ấ t  k ế t  t ủ a  c à n g  n h ỏ  t h ì  b ư ớ c  n h ả y  c h u ẩ n  đ ộ  c à n g  lớ n .  K h i  c h u ẩ n  

độ dung dịch NaH al 0,1N bưóc nhảy chuẩn độ là: NaCl bưóc nhảy (4- 5,77 ), NaBr 
( 4 —8 , 4 2 ) ;  N a l  ( 4 - 1 2 , 0 7  ).  B ư ớ c  n h ả y  c h u ẩ n  đ ộ  t r o n g  t ấ t  c ả  c á c  t r ư ờ n g  h Ợ p  n à y  là  

đ ủ  lớ n .

2.4.4. Hiện tượng hấp phụ khi chuẩn độ theo phương pháp bạc

-  Keo v à  t í n h  c h ấ t  h ấ p  p h ụ  c ủ a  d u n g  d ị c h  k e o

K e o  l à  n h ữ n g  t i ể u  p h â n  c ó  k í c h  t h ư ớ c  k h o ả n g  1 0 ”  ̂ - >  10^"^ c m ,  n ằ m  t r u n g  g ia n  

g i ữ a  i o n  v à  k ế t  t ủ a .  D u n g  d ị c h  k e o  l à  t r ạ n g  t h á i  t r u n g  g i a n  g i ữ a  d u n g  d ị c h  t h ậ t  v à  

h ỗ n  d ị c h .  T r o n g  n h ữ n g  đ i ề u  k i ệ n  n h ấ t  đ ị n h  m ộ t  d u n g  d ị c h  c ó  t h ể  c h u y ể n  t ừ  t r ạ n g  

t h á i  n à y  s a n g  t r ạ n g  t h á i  k h á c .  T r o n g  t h ự c  t ế  k h ô n g  c ó  r a n h  g iớ i  c h ặ t  c h ẽ  g i ữ a  b a  

t r ạ n g  t h á i  n à y .

D u n g  d ị c h  k e o  c ó  t í n h  c h ấ t :

-  N ó  l à  m ộ t  h ệ  k h ô n g  đ ồ n g  n h ấ t  ( k h á c  v ớ i  d u n g  d ị c h  t h ậ t  l à  m ộ t  h ệ  đ ồ n g  

n h ấ t ) .  D u n g  d ị c h  k e o  c ó  t í n h  c h ấ t  đ i ệ n  l y  d o  s ự  x u ấ t  h i ệ n  đ i ệ n  t í c h  t r ê n  b ề  m ặ t  

p h â n  c h i a  -  s ự  t ạ o  t h à n h  lớ p  đ i ệ n  k é p  c ủ a  i o n  v à  g ắ n  l i ề n  v ớ i  c h ú n g  l à  t í n h  c h ấ t  

h ấ p  p h ụ .

-  C á c  h ạ t  c ủ a  d u n g  d ị c h  k e o  m a n g  đ i ệ n  t í c h  d ư ớ n g  h o ặ c  â m .  S ự  t í c h  đ i ệ n  c ủ a  

c á c  h ạ t  k e o  d o  h ấ p  p h ụ  c á c  a n i o n  ( t í c h  đ i ệ n  â m )  h a y  c a t i o n  ( t í c h  đ i ệ n  d ư ơ n g )  t r ê n  

b ể  m ậ t  c ủ a  n ó .  T h í  d ụ :  c á c  h a l o g e n i d  b ạ c  h ấ p  p h ụ  A g ^  h a y  i o n  H a r  n h ư  k h i  c h o
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A g N O a  v à o  d u n g  d ị c h  N a C l ,  k ế t  t ủ a  A g C l  t ạ o  t h à n h  ở t r o n g  m ô i  t r ư ờ n g  d ư  N a C l  

n ê n  t ủ a  n à y  s ẽ  h ấ p  p h ụ  ư u  t i ê n  i o n  c r  t r o n g  d u n g  d ị c h .  K ế t  t ủ a  t ạ o  r a  c á c  h ạ t  

m a n g  đ i ệ n  t í c h  â m .  N h ư  v ậ y  đ i ệ n  t í c h  c ủ a  h ạ t  k e o  đ ư Ợ c x á c  đ ị n h  b ằ n g  đ i ệ n  t í c h  

c ủ a  c á c  i o n  b ị  h ấ p  p h ụ  t r ê n  b ề  m ặ t  c ủ a  n ó  v à  p h ụ  t h u ộ c  v à o  đ i ề u  k i ệ n  t ạ o  t h à n h  

k e o .  C á c  h ạ t  k e o  b a o  g ồ m  c á c  p h â n  t ử  v à  i o n  l i ê n  k ế t  v ớ i  c h ú n g  v à  c á c  i o n  t r á i  d ấ u  

t r o n g  d u n g  d ị c h  t ạ o  t h à n h  m i x e n .  M i x e n  t ạ o  t h à n h  t ừ  c á c  n h â n  k h ô n g  t a n  t r o n g  

m ô i t r ư ờ n g  đ ó  v à  b a o  b ọ c  b ằ n g  lố p  đ i ệ n  k é p  c á c  i o n .  M ộ t  lớ p  i o n  đ ư ợ c  g ọ i  l à  ló p  h ấ p  

p h ụ  n ằ m  t r ê n  b ề  m ặ t  c ủ a  n h â n  l à m  c h o  n ó  t í c h  đ i ệ n .  T r o n g  t h à n h  p h ầ n  lớ p  h ấ p  

p h ụ  c ó  m ộ t  p h ầ n  i o n  t r á i  d ấ u  m à  p h ầ n  c h í n h  c ủ a  n ó  t ạ o  t h à n h  lớ p  t h ứ  h a i .  M i x e n  

t r u n g  h ò a  đ i ệ n  ( t ổ n g  đ i ệ n  t í c h  b ằ n g  k h ô n g ) .

-  Sự đông tụ keo

C á c  h ạ t  k e o  t í c h  đ i ệ n  c ó  t h ể  b i ế n  t h à n h  c á c  h ạ t  l ớ n  b ằ n g  c á c h  đ ặ c  b i ệ t .  Q u á  

t r ì n h  k ế t  h Ợ p  c á c  h ạ t  k e o  t h à n h  c á c  h ạ t  lớ n  h ơ n  g ọ i  l à  s ự  đ ô n g  t ụ  k e o .  S ự  đ ô n g  t ụ  

keo có thể xảy ra bằng sự tàng nhiệt độ, tác dụng của ánh sáng, dòng điện cao tần, 
s i ê u  â m ,  l ắ c ,  t r ộ n ,  k h u ấ y  d u n g  d ị c h . . .

-  Sự pepti hoá
P e p t i  h o á  l à  q u á  t r ì n h  c h u y ể n  d u n g  d ị c h  k e o  đ ã  đ ô n g  t ụ  t r ỏ  v ề  t r ạ n g  t h á i  p h â n  

t á n  b a n  đ ầ u ,  n g ư ợ c  v ớ i  s ự  đ ô n g  t ụ ,  n g h ĩ a  l à  l ú c  đ ó  k ế t  t ủ a  c h u y ể n  t h à n h  k e o .  H i ệ n  

t ư ợ n g  n à y  t h ư ò n g  x ả y  r a  k h i  n g ư ờ i  t a  r ử a  t ủ a  k e o  đ ô n g  t ụ  b ằ n g  n ư ớ c . D o  g i ả m  

n ồ n g  đ ộ  c h ấ t  l à m  đ ô n g  t ụ ,  r ử a  k ế t  t ủ a  k h ô n g  c h ỉ  l o ạ i  c h ấ t  b ẩ n  m à  c ò n  l o ạ i  c ả  c h ấ t  

đ iệ n  l y  t ạ o  n ê n  s ự  đ ô n g  t ụ  k e o .  C á c  h ạ t  k e o  t r ở  l ạ i  t í c h  đ i ệ n ,  đ ẩ y  n h a u  p h â n  t á n  

t r o n g  d u n g  d ị c h ,  c h u y ể n  n ó  t h à n h  h ệ  k e o .  N h ư  v ậ y  r ử a  t ủ a  đ ể  l à m  g i ả m  t ạ p  c h ấ t ,  

n h v ín g  đ ồ n g  t h ò i  c ó  t h ể  m ấ t  m ộ t  p h ầ n  k ế t  t ủ a .

Đ ể  n g ă n  n g ừ a  h i ệ n  t ư ợ n g  n à y  n g ư ờ i  t a  k h ô n g  r ử a  k ế t  t ủ a  b ằ n g  n ư ớ c , m à  

t h ư ờ n g  r ử a  t ủ a  b ằ n g  d u n g  d ị c h  c á c  c h ấ t  đ i ệ n  l y  b a y  h ơ i,  c á c  c h ấ t  n à y  c ó  t h ể  đ ư ợ c  

l o ạ i  k h ỏ i  k ế t  t ủ a  b ằ n g  s ấ y  k h ô .  T h í  d ụ  r ử a  t ủ a  A g C l  b ằ n g  d u n g  d ị c h  H N O 3 l o ã n g ,  

k h i  s ấ y  k h ô  ỏ  1 1 0 ® c  a c i d  n à y  b a y  h ơ i  h ế t .

-  S ự  h ì n h  t h à n h  d u n g  d ị c h  k e o  c ủ a  b ạ c  h a l o g e n i d

K h ả o  s á t  t r ư ờ n g  h ợ p  t ạ o  d u n g  d ị c h  k e o  A g C l .

K h i  t a  c h o  t ừ n g  g iọ t  A g N O .3 v à o  d u n g  d ị c h  N a C l ,  c á c  h ạ t  k e o  đ ầ u  t i ê n  x u ấ t  

h i ệ n ,  đ ó  l à  c á c  v i  t i n h  t h ể  ( A g C l) r ^ ,  b ạ c  h a l o g e n i d  r ấ t  d ễ  t ạ o  d u n g  d ị c h  k e o , n ế u  

lư ợ n g  A g N Ơ 3 c h o  v à o  t ư ơ n g  đ ư ơ n g  v ớ i  lư ợ n g  N a C l  t r o n g  d u n g  d ị c h  t a  s ẽ  c ó  t ủ a  

t i n h  t h ể .  K h i  t r o n g  d u n g  d ị c h  c ó  d ư  i o n  c r ,  n g h ĩ a  l à  t r ư ố c  đ i ể m  t ư ơ n g  đ ư ơ n g  k h i  

c h u ẩ n  đ ộ  h a l o g e n i d  b ằ n g  b ạ c ,  h o ặ c  k h i  d ư  i o n  A g ^  n g h ĩ a  l à  t r ư ớ c  đ i ể m  t ư ơ n g  đ ư ơ n g  

k h i  c h u ẩ n  đ ộ  i o n  b ạ c  b ằ n g  h a l o g e n i d  t h ì  c á c  v i  t i n h  t h ể  b a n  đ ầ u  s ẽ  h ấ p  p h ụ  ư u
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tiên chúng tạo ra lốp ion hấp phụ mang điện tích (điện tích âm trong trường hỢp 
d ư  C 1  , h o ặ c  m a n g  đ i ệ n  t í c h  d ư ơ n g  t r o n g  t r ư ờ n g  h Ợ p  d ư  i o n  b ạ c ) ,  c ò n  g ọ i  l à  l ó p  sơ 

cấp. Lốp này sẽ hút các ion trái dấu trong dung dịch để tạo ra lốp ion đốì hấp phụ, 
còn gọi lớp thứ cấp, lốp thứ cấp kết hỢp vói nhân mixen (tức vi tinh thể đầu tiên) 
l ỏ n g  l ẻ o  h ơ n  n h i ề u  s o  v ố i  ló p  s ơ  c ấ p .  H a i  ló p  n à y  t ạ o  r a  l ố p  đ i ệ n  k é p  b a o  q u a n h  

nhân mixen hình thành tiểu phân keo. Các tiểu phân keo, vì vậy mang điện tích 
cùng dấu nên đẩy nhau, ngăn cản sự kết hỢp của các tiểu phân keo thành hạt lớn.

Muốh các tiểu phân keo đông tụ cần làm mất điện tích của lóp sơ cấp.

Sđ đồ tiểu phân keo cho 2 trường hỢp:

-  Khi có dư ion  c r
[ (AgCl)̂  ncr (n-x)Na1’‘".xNâ

nhân (mixen) lớp sơ cấp lớp thứ cấp

-  Khi có dư ion Ag^

[ ( A g C l ) „  n A g ^  ( n - x ) N 0 3 l ’^ ^ x N 0 3 -

nhân (mixen) lóp sơ cấp lóp thứ cấp
V__________  ̂ ___________ y

tiểu phân keo mang điện tích

------------------

Hình 9.6. Cấu tạo hạt keo AgCI trong dung dịch AgN03

T r ê n  b ề  m ặ t  c ủ a  c á c  h ạ t  k e o  m a n g  đ i ệ n  t í c h  h ấ p  p h ụ  c á c  i o n  t ạ o  k ế t  t ủ a  í t  t a n  

n h ấ t  v ớ i  c á c  i o n  t r o n g  t h à n h  p h ầ n  c á c  h ạ t  đ ó . N g o à i  r a ,  c h ú n g  h ấ p  p h ụ  c á c  i o n  có
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n ồ n g  đ ộ  c a o .  T h í  d ụ :  K h i  k ế t  t ủ a  A g l  c ó  t h ể  x ả y  r a  c ộ n g  k ế t  B r  , C 1  , S C N  v à  c á c  

i o n  k h á c .  K h i  c h u ẩ n  đ ộ  h a l o g e n i d  k h ô n g  c ó  t ạ p  c h ấ t  l ạ ,  k ế t  t ủ a  h ấ p  p h ụ  c á c  i o n  

HaF có trong dung dịch, các hạt AgHar tích điện âm. Trong trường hỢp nào thì 
k ế t  t ủ a  c h u ẩ n  đ ộ  c ũ n g  s a i  l ệ c h .  V ì  v ậ y  c ầ n  p h ả i  t u â n  t h e o  đ ú n g  đ i ề u  k i ệ n  k ế t  t ủ a  

t r o n g  c á c  p h ư ơ n g  p h á p  x á c  đ ị n h  c á c  c h ấ t .

2.4.5, Các cách xác định điểm kểt thúc trong phương p h áp  bac

Chất chỉ thị đưỢc dùng trong phương pháp bạc cần không đổi màu cho đến khi 
t o à n  b ộ  i o n  c ầ n  x á c  đ ị n h  c h u y ể n  t h à n h  k ế t  t ủ a  ( c h u y ể n  t h à n h  k ế t  t ủ a  c ủ a  d u n g  

d ịc h  c ầ n  x á c  đ ị n h  v ố i  d u n g  d ị c h  c h u ẩ n  t r ư ớ c ) ,  c h ấ t  c h ỉ  t h ị  t ạ o  v ớ i  i o n  c ủ a  d u n g  d ị c h  

c ầ n  c h u ẩ n  đ ộ  k ế t  t ủ a  m a n g  m à u ,  c ó  đ ộ  t a n  lớ n  h ơ n  đ ộ  t a n  c h ấ t  k ế t  t ủ a  c h í n h ,  c h ấ t

chỉ thị cần đủ nhạy đổi với lượng dư nhỏ AgNƠ3 .

N g ư ờ i t a  d ù n g  c h ấ t  c h ỉ  t h ị  c ũ n g  n h ư  k h ô n g  d ù n g  c h ấ t  c h ỉ  t h ị  ( s o  s á n h  đ ộ  đ ụ c

v.v...) Ta chỉ nghiên cứu các phương pháp dùng chỉ thị. Có 3 phương pháp:

2.4.5.1. Phương pháp Mohr -  dùng KọCrO^ làm chỉ thị
-  Nguyên tắc

Phưctog pháp này dựa trèn phản ứng giữa Ag"̂  và c r  với chỉ thị K2CrƠ4, ở 
đ iể m  t ư ơ n g  đ ư ơ n g  K 2C r Ơ 4 t á c  d ụ n g  v ớ i  lư ợ n g  A g  d ư  t ạ o  t ủ a  đ ỏ  g ạ c h .

Ag" + c r  ^  AgCli (9.22)

2 A g ^  +  C r O , -  - >  A g 2C r 0 4 ^  ( 9 . 2 3 ) .

Đ ỏ  g ạ c h

Chỉ thị dùng là ion cromat Cr0 4 “, nó tạo tủa đỏ gạch Ag2CrƠ4 có độ tan lớn 

h ơ n  A g H a l .

SAĝ Cr, = 7,9. 10 M, s  =1.3. 10 M, s  AgBr =5.7. 10 M

K h i  c h ư a  t ớ i  đ i ể m  t ư ơ n g  đ ư ơ n g  A g 2C r O ,Ị  c h ư a  t ạ o  t h à n h  k h i  c h ư a  c ó  lư ợ n g  d ư  

io n  h a l o g e n i d  n ê n  đ i ề u  k i ệ n  c ầ n  t h i ế t  c ủ a  p h é p  đ ị n h  lư ợ n g  n à y  l à  Ag"^ p h ả i  k ế t  t ủ a  

hoàn toàn với c r  dưới dạng AgCl trưóc khi tủa đỏ Ag2CrƠ4 được tạo thành. Do đó 
nồng độ của chỉ thị phải bang bao nhiêu để sai sô' chỉ thị không quá ± 0 ,1 % (điểm 
kết thúc nằm trong phạm vi bước nhảy). Trong khoảng sai số  chuẩn độ ± 0,1%

nồng độ Cr0 4 “ cóthể thay đổi từ 0,3õ M -  l,1.10~'^M.(Khi Cqị = 0,1 M).

ở sai số chuẩn độ -  0,1 % [ cr]= 1,0.10"' M, suy ra

[ Ag = T Agci / [ C1 ]= 1,7. 10“® từ đây có:
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[CrOl-] = TAg3Cr/[Ag1^ = 0>35M

ở  s a i  s ố c h u ẩ n  đ ộ  +  0 , l % [ A g 1  =  1 , 0 . 1 0 ' ^  M ,  s u y  r a  [ C r O ^ " ]  =  1 , 1 . 1 0  M

Thực tế  nồng độ CrO|~ bằng 0,01 -  0,005 M.

Theo lý  thuyết, Ag2CrƠ4 chỉ tạo thành ở điểm tương đương k h i ch ỉ th ị có nồng 

độ từ 0,35 M -  Thực tế  ta thưòng dùng chỉ thị với nồng độ từ
0,01 -  0,005 M vì nếu đặc hơn thì dung dịch có màu vàng đậm của chỉ thị, khó 
nhận thấy sự chuyển màu, nếu loãng hơn thì khối lượng của tủa Ag2CrƠ4 tạo 
thành quá ít mắt ta ít nhận thấy.

-  Điều kiện của phướng pháp
+ Phương pháp này dùng trong môi trưòng pH = 6,5-10 (không nhỏ hơn 6,5 và 

không quá 10), khi có mặt của muối amoni pH = 6,5 -7,2.
+ Phương pháp này không dùng trong môi trưòng acid và trong môi trưòng 

kiềm, vì nếu dùng trong môi trường acid CrO|“ -> CrOf" tạo với Ag  ̂ kết tủa đỏ 

tan trong acid:

C rO Ỉ" + H ^  í ĩ  H C rO Ị

2 H C rO Ị ^  C rO ?-+ H 2 Ơ

+ Trong dung dịch kiềm mạnh tạo thành oxyt và hydroxyd bạc.

Ag^ + 0 H “ ^  AgOH i

2 AgO H  -> A g2Ơ + H2O

+ Phương pháp này chỉ đưỢc dùng để xác định các c r  và Br~ mà không đưỢc 
dùng để xác định r  và SCN“ vì khó nhận xét lúc kết thúc phản ứng do hiện tưỢng 
hấp phụ và tạo thành các hệ keo.

+ Không thể chuẩn độ dung dịch có màu theo phương pháp Mohr vì màu của 
dung dịch che màu của Ag2CrƠ4 ở điểm tương đương.

2.4.5.2. Phương pháp Volhard -  Phương pháp dùng phèn sắt amoni làm 
chỉ thị

Định lượng Br c r  theo phương pháp Volhard dựa vào kỹ thuật chuẩn độ 
ngược.

Nguyên tắc: D ù n g  m ộ t  l ư ợ n g  d ư  A g N O a  ở m ô i  t r ư ò n g  a c i d  n i t r i c  đ ể  k ế t  t ủ a  

hoàn toàn bạc halogenid. Định lượng Ag"̂  (dư) bằng dung dịch chuẩn NH4SCN.

228

https://nhathuocngocanh.com/



Thí dụ: A g '^C d U ) +  B r  "  A g B r ị

A g ^  +  S C N ' ^ A g S C N ị

3S C N “  +  F e ( S C N ) g  ( đ ỏ  t h ẫ m )

P h è n  s ắ t  a m o n i :  F e ọ ( S 0 4 ) 3 . ( N H 4 ) 2 S 0 4 . 2 4 H 2 0

D ù n g  d u n g  d ị c h  c h u ẩ n :  NH4SCN đ ể  x á c  đ ị n h  Ag"^. AgNƠ3, NH4SCN đ ể  x á c  

đ ị n h  c á c  h a l o g e n i d  v à  c á c  i o n  k h á c .

C ă n  c ứ  v à o  c á c  t r ị  sô" p S C N  t ạ i  đ ầ u  v à  c u ố i  c á c  b ư ố c  n h ả y  c ủ a  đ ư ò n g  b i ể u  d i ễ n  

định lượng ta có thể tính đưỢc khoảng nồng độ cần thiết để màu xuất hiện ở 
đ ú n g  đ i ể m  t v íơ n g  đ ư ơ n g  v à  s a i  s ố  c h ỉ  t h ị  k h ô n g  q u á  ±  0 , 1 % -

^A gSC N  “  1 , 1 . 1 0 “ ^ ' ỏ  đ i ể m  t ư ơ n g  đ ư ơ n g  [ S C N “ ] =  1 0 “ ®

T h e o  l ý  t h u y ế t  n g ư ờ i  t a  c h o  r ằ n g  m à u  c ủ a  F e C S C N )^ " ^  t ạ o  t h à n h  ở n ồ n g  đ ộ

6 ,4 . 1 0 ” ^ M .  H ã y  t í n h  n ồ n g  đ ộ  F e  l à  b a o  n h i ê u  đ ể  p h ứ c  m à u  đ ỏ  t ạ o  t h à n h .

Đ ể  s a i  sô ' c h u ẩ n  đ ộ  b ằ n g  k h ô n g ,  m à u  c ủ a  F e ( S C N ) ^ ^  c ầ n  x u ấ t  h i ệ n  k h i  n ồ n g  đ ộ  

Ag"^ c ò n  l ạ i  t r o n g  d u n g  d ị c h  b ằ n g  t ò n g  n ồ n g  đ ộ  S C N ~

[ A g ^  ] =  [ S C N “  ] +  [ F e ( S C N ) 2 ^  ] =  [ S C N "  ] +  6 ,4 .  1 0 “ ®

hay T Agscx/ [SCN~ ] = 1 ,1 . 10’ -̂ / [SCN" ] = [SCN“ ] + 6,4. 10“®

S a u  k h i  b i ế n  đ ổ i

[ S C N '  ] -  ^  6 .4 .  1 0 '®  [ S C N “  ] +  1 , 1 .  1 0 '^ ^  =  0  

[ S C N “  ] =  1 , 7 .  1 0 “ "

H ằ n g  sô ' b ề n  F e iS C N ) ^ " ^  b ằ n g :

[ F e ^ ^ ] [ S C N - ]

T h a y  v à o  b i ể u  t h ứ c  đ ổ i  v ớ i  h ằ n g  sô ' b ề n  n ồ n g  đ ộ  [ S C N “  ] t ạ o  l ư ợ n g  F e C S C N )^ "^  

mà bằng mắt thưòng có thể phát hiện đưỢc.

1 , 4 .  1 0 ' =  ------

[ F e ^ 1  =  0 , 2 7  M

C h u ẩ n  đ ộ  t h e o  p h ư ơ n g  p h á p  V o l h a r  n ồ n g  đ ộ  n à y  k h ô n g  b ắ t  b u ộ c .  N ồ n g  đ ộ  

F e ’ '" c ó  t h ể  d a o  đ ộ n g  t r o n g  k h o ả n g  0 , 0 0 2  -  1 ,6  M ,  s a i  sô ' l ý  t h u y ế t  k h ô n g  h ơ n

0 , 1  % . T r o n g  t h ự c  t ế  n ồ n g  đ ộ  [ F e  t r ê n  0 , 2 M  t h ì  m à u  v à n g  c ủ a  n ó  l à m  t a  k h ó  

n h ậ n  s ự  đ ổ i  m à u  c ủ a  d u n g  d ị c h  c h u ẩ n  đ ộ .
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V ì  v ậ y  n g ư ò i  t a  d ù n g  n ồ n g  đ ộ  F e  k h o ả n g  0 , 0 1  M .

-  Điều kiện của phương pháp

+ Môi trường phải acid mạnh (dùng HNO3 đậm đặc) để tránh sự thuỷ phần 

của Fe^ ,̂ tránh tủa Ag2Ơ và làm giảm hiện tưỢng hấp phụ.

+ Có thể định lượng các halogenid trong môi trưòng acid mạnh vì không thể 
c h u ẩ n  đ ộ  c á c  h a l o g e n i d  t r o n g  m ô i  t r ư ò n g  t r ê n  b ằ n g  p h ư ơ n g  p h á p  M o h r  h a y  

phương pháp dùng chỉ thị hấp phụ.

+ Ngưòi ta dùng phương pháp này để định lượng c r , r ,  Br SCN" và Ag"̂ . 
Nhưng nếu định lượng c r  theo Volhard, một khó khăn thưòng xảy ra khi định 
lượng bạc còn lại.

T h e o  p h ư ơ n g  t r ì n h  p h ả n  ứ n g

Ag^(dư) + c r  ^  AgC\i 

A g ^  +  S C N "  ^  A g S C N  i

ở  thời điểm khi lượng dư Ag"̂  đưỢc chuẩn lại bằng SCN~, các ion scisr dư sẽ 
p h ả n  l i n g  v ớ i  A g C l

AgCl + SCN" AgSCN ị  + c r  (9 .24)

Vì AgSCN (T^gscN -  10”^̂ ) ít tan hơn AgCl (T^gci = 1,7 X 10” °̂) nên cân bằng 
c h u y ể n  d ị c h  t ừ  t r á i  s a n g  p h ả i .

Phản ứng đạt tới cân bằng khi tỷ sô"

[C1-] Tạ ^ ị 1 ,7 x 1 0 -1 °

[SCN-] T^gscN 10*2

Nghĩa là cân bằng được thiết lập khi [SCN~] < [cr] 170 lần.

N ó i  m ộ t  c á c h  k h á c ,  m ộ t  lư ợ n g  t h ừ a  S C N  đ ã  t h a m  g i a  p h ả n  ứ n g  t r a o  đ ổ i  v ớ i  

AgCl. Vì vậy rất khó nhận ra điểm CUỐI chuẩn độ, vì màu hồng xuất hiện do tạo 
t h à n h  F e ( S C N )3  n h a n h  c h ó n g  m ấ t  đ i  d o  p h ả n  ứ n g  t r a o  đ ổ i

Fe(SCN)3 + 3AgCl í:; + 3Cr + 3AgSCN ị

M u ô V i c ó  m à u  đ ỏ  b ề n  c ủ a  p h ứ c  s u n f o c y a n i d  v ớ i  t a  c ầ n  p h ả i  t i ế p  t ụ c  c h o  

SC>T nữa và sẽ mắc sai sô". Để tránh hiện tượng này ngưòi ta dùng nhiều biện 
p h á p  k h á c  n h a u  n h ư :  t h ê m  m ộ t  lố p  e t e , b e n z e n  h a y  b ấ t  k ỳ  d u n g  m ô i  h ữ u  c ơ  k h á c  

vào hỗn hỢp dung dịch nước AgCl, AgCl đóng vón lại ỏ mặt phân cách của nước và 
dung môi hữu cơ và không tác dụng với SCN”. Hoặc đựng dung dịch c r  trong bình

230

https://nhathuocngocanh.com/



đựng nước thêm một lượng thừa AgNOs chính xác, thêm HNO3 đậm đặc, thêm 
nước cất tới vạch chuẩn. Lọc dung dịch và lấy một phần dung dịch định lượng bằng 
SCN", 'như vậy AgCl đã bị loại khỏi dung dịch không trở ngại cho quá trình định 
lượng.

2.4.5.3. Phương pháp Fajans -Phương pháp dùng chỉ thị hấp phụ
Phương pháp này dựa trên tính chất của chất kết tủa hấp phụ một số chất 

màu và làm cho các chất màu này thay đổi màu.

Đây là phương pháp txực tiếp, có thể định lượng c r ,  Br~, hay bằng dung 

dịch AgNƠ3 và dùng chất màu eosin hoặc fluorescein làm chỉ thị. Cơ chế như sau:

Eosin là một acid hữu cơ yếu, phân ly trong dung dịch KI làm cho dung dịch có 
màu hồng!

Eosin là Tetrabromfluorescein:

2 N a

Eosm (muối dinatri màu đỏ) 

Fluorescein

, N a

Muối dinatri màu đỏ

HE ^  + E'

Khi chưa đạt đến điểm tương đương các tiểu phân keo của tủa Agl tạo thành 
trong phản ứng sẽ hấp phụ các ion r  có thừa trong dung dịch, các tiểu phân đều 

mang điện tích âm nên không hấp phụ các ion Eosinat (E ).
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I _ I

mAgl + nl" [Agl]jn n r  

Khi đạt đến điểm tương đương, khi dư một lượng rất nhỏ AgNƠ3, kết tủa Agl 

hấp phụ các ion dư và mang điện tích dương do đó hấp phụ mạnh các anion E“ 
mang màu. Khi đó kết tủa chuyển màu từ hồng sang đỏ tím:

Vàng nhạt

E-

Đỏ tím

mAgl + nAg"̂  ^  [AgI]„nAg''

Những chỉ thị này không làm đổi màu của dung dịch mà chỉ đổi màu trên bề 
mặt keo mang điện tích dương.

-  Điều kiện của phương pháp:

pH của dung dịch ảnh hưởng đến chuẩn độ bởi vì chỉ thị hấp phụ là các acid 
yếu. Dạng hoạt động của chỉ thị là ion liên hỢp của chất màu. Vì vậy pH chuẩn độ 
có liên quan đến hằng số  phân ly của chỉ thị.

Điều kiện cần thiết để sử dụng chỉ thị hấp phụ đó là khả năng của nó như ion 
trái dấu nhưng không thế vào ion hấp phụ đầu tiên của tủa. Anion điện tích 1 cản 
trở nhau trên trên bề mặt AgHal theo thứ tự, tương quan vối sự phân cực hay với 
khả năng ái nhân của các anion. ở  pH = 7 thứ tự thay thế: r  > cisr > SCN~ >Br“

> anion Eosin > c r  > anion diclofluorescein > CHsCOO^ > anion fluorescein > 

NOi, CIO4,

Như vậy ở pH = 7 anion sẽ là chỉ thị, nếu như nó đứng ở trong dãy này bên 
phải của ion chuẩn độ. Trong khi chuẩn độ chú ý tránh nồng độ lớn chất điện ly, 
nó có thể tương tác với chất màu.
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Đ ịn h  lượng B r , I  với ch ỉ th ị eosin môi trường acid pH  < 2 . Ta không định 

lượng c r  với chỉ thị eosin vì anion eosinat bị tủa Agl hấp phụ rất sốm, tủa bị đỏ 
trước điểm tương đương. Trong trưòng hđp này dùng chỉ thị là Fluorescein màu 
biến đổi từ vàng xanh sang đỏ ỏ môi trường pH = 7 -10.

2.5. Sai số  ch ỉ th ị

Như bất kỳ chuẩn độ nào, có thể có sai sô" ngẫu nhiên và sai sô" hệ thông. Sai sô' 
ngẫu nhiên có liên quan đến độ dốc của đưòng cong chuẩn độ. Độ lệch chuẩn của 
giá trị thể tích ỏ điểm tương đương càng nhỏ, độ dốc càng lớn. Như vậy độ lệch 
chuẩn của giá trị thể tích càng nhỏ bao nhiêu, nồng độ của ion chuẩn độ càng lớn 
và độ tan của tủa tạo thành càng nhỏ.

Sai số hệ thông liên quan tói sự không trùng nhau của điểm tương đương và 
điểm kết thúc. Nếu như tạo thành hỗn hỢp ít tan loại AB thì tại thời điểm chưa 
đạt tới điểm tương đương f<l gây sai sô" âm, khi qua điểm tương đương £>1 gây ra 
sai số dương.

ở  điểm kết thúc, nồng độ của ion (như halogenid) [Hal]£)KT bằng tổng nồng độ 
ion chưa chuẩn độ (hoặc đã chuẩn độ) nghĩa là Co ( 1  -  f) hay Co (f — 1 ) và nồng độ 
của các ion tham gia vào sự tmh độ tan của tủa AgHal mà bằng [Ag'̂ ]£)KT hay 

[ H ^ I đ k t -

[HalJoKT = Co ( 1  -  f) + [Ag’̂ ]oKT 

[Ag^ĐKT = Co ( f -  1) + [Hal]£)KT 

Co — = CO;!Mà

Suy ra
Âg+

[ H a l ]
*^AgHal

ĐKT

ss = 1 - f  =

Ag"

Hal
ĐKT

ĐKT Aĝ
DKT _ [Hal]E,KT-(T^[Hal]pKT)

và

ss = f - l  =
Ag"

DKT
Hal ĐKT Ag"

ĐKT
Ag"

ĐKTl

Dễ dàng thấy rằng sai số' hệ thống càng nhỏ bao nhiêu, nồng độ của chất cần 
chuẩn độ và chất chuẩn càng lón và điểm kết thúe càng gần điểm tương đương.
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Đ ể  t í n h  s a i  s ố  c h u ẩ n  đ ộ , n g ư ò i  t a  l à m  t h í  n g h i ệ m  k i ể m  t r a  c h o  d u n g  d ị c h  

A g N O a  v à o  d ị c h  n h ũ  t ư ơ n g  C a C O s  v ớ i  c h ỉ  t h ị  c r o m a t  c h o  đ ế n  k h i  x u ấ t  h i ệ n  m à u  

đ ỏ . T h ể  t í c h  t ì m  đ ư ợ c  d ù n g  đ ể  t í r i h  k ế t  q u ả .

2.6. Các dung dịch  chuẩn  dùng trong phương pháp bạc

T r o n g  p h ư ơ n g  p h á p  b ạ c  c h ủ  y ế u  d ù n g  d u n g  d ị c h  c h u ẩ n  l à  A g N O s ,  d u n g  d ị c h  

chuẩn NH4SCN được chuẩn lại bằng dung dịch AgNOs-

2.6.1. Cách pha dung dịch chuẩn AgNOg OylN

-  Có thể pha dung dịch AgNƠ3 0,1N bằng cách hòa tan một lượng tính trước 
tinh thể AgNOs tinh khiết hoá học trong một thể tích nước xác định.

-  Hoặc pha AgNƠ3 từ hoá chất không đưỢc tinh khiết lắm, có nồng độ xấp xỉ 
r ồ i  đ ư ợ c  x á c  đ ị n h  t h e o  N a C l  t i n h  k h i ế t  h o á  h ọ c .

D u n g  d ị c h  A g N Ơ 3 b ị  t h a y  đ ổ i  k h i  đ ể  l â u .  D ư ớ i  ả n h  h ư ở n g  c ủ a  á n h  s á n g ,  s ự  

p h â n  h ủ y  đ ư ợ c  t ă n g  l ê n ,  v ì  v ậ y  n g ư ò i  t a  đ ể  d u n g  d ị c h  t r o n g  c h a i  t h u ỷ  t i n h  m à u  

n â u .

2.6.2. Cách pha dung dịch amonỉ sunfoxianid 0,1N

Không thể pha dung dịch NH4SCN có nồng độ chính xác theo lượng cân của 
chất, vì NH4SCN hút ẩm. Vì vậy ngưòi ta pha dung dịch có nồng độ gần đúng với 
yêu cầu, sau đó xác định nồng độ của dung dịch NH4SCN xấp xỉ 0,1N bằng dung 
dịch chuẩn AgNOsO.lN.

2.7. ứ n g  dụng phương pháp bạc

2.7.1. Định lượng c r  trong NaCl kỹ thuật bằng phương pháp Mohr

N g u ờ i  t a  x á c  đ ị n h  i o n  c l o r i d  t r o n g  c á c  c l o r i d  t a n  d ự a  t r ê n  s ự  c h u ẩ n  đ ộ  t r ự c  t i ế p  

lư ợ n g  c h ấ t  c ầ n  p h â n  t í c h  h a y  d u n g  d ị c h  c ủ a  n ó  b ằ n g  d u n g  d ị c h  c h u ẩ n  A g N Ơ 3 v ớ i  

c h ỉ  t h ị  k a l i  c r o m a t .  N ế u  x u ấ t  p h á t  t ừ  s ả n  p h ẩ m  t i n h  t h ể  t h ì  t í n h  h à m  l ư ợ n g  p h ầ n  

t r ă m  c ủ a  N a C l  h a y  C 1  “  t r o n g  m ẫ u .  N ế u  p h â n  t í c h  d u n g  d ị c h  N a C l  t h ì  t í n h  h à m  

lượng ion c r  hay NaCl trong dung dịch thành gam.

2.7.2. Định lượng c r  theo phương pháp Fajans

Đ ị n h  l ư ợ n g  t r ự c  t i ế p  i o n  c l o r i d  b ằ n g  d u n g  d ị c h  c h u ẩ n  A g N Ơ 3 v ớ i  c h ỉ  t h ị  

f l u o r e s s e i n  đ ư ợ c  t i ế n  h à n h  t r o n g  m ô i  t r ư ờ n g  t r u n g  t í n h ,  m à u  t r ê n  b ề  m ặ t  c ủ a  t ủ a  

c h u y ể n  t ừ  v à n g  đ ỏ  s a n g  đ ỏ  h ồ n g .
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2.7.3. Định lượng KI theo phương pháp Fajans

Định lượng trực tiếp KI bằng dung dịch chuẩn AgNOs, vối chỉ thị eosin đưỢc 
tiến hành trong môi trưòng acid, màu trên bề mặt của tủa chuyển từ hồng sang 
đỏ tím.

2.7.4. Định lượng c r  theo phương pháp Volhard

Định lượng clorid theo phương pháp Volhard bằng cách chuẩn độ ngược. Cho 
một lượng dư chính xác vào dung dịch NaCl cần định lượng, tạo tủa trắng của 
AgCl, lọc bỏ tủa AgCl (hoặc cho dung môi hữu cơ như benzen vào dung dịch phân 

tích). Định lượng Ag"̂  dư bằng dung dịch chuẩn NH4SCN với chỉ thị phèn sắt 
amoni.

TỪ KHÓA

-  Tích số tan -  Độ tan

-  Kết tủa -  hòa tan -  Phưdng pháp bạc

-  Keo -  pepti hoá -  Hấp phụ

CÂU HỎI LƯỢNG GIÁ

1 . Viết biểu thức tích số tan, độ tan; Các công thức tính độ tan trong nước 
nguyên chất, khi kể tối hệ số hoạt độ.

2. Nêu các yếu tô" ảnh hưởng đến độ tan và cách tính độ tan trong từng điều 
kiện cụ thể.

3. Nêu tính chất của dung dịch keo, giải thích hiện tượng đông tụ và pepti hoá.

4. Nêu ý nghĩa của phản ứng kết tủa hòa tan trong phân tích.

5. Khảo sát đường biểu diễn định lượng và nêu các yếu tô" ảnh hưởng đến 
đưòng cong chuẩn độ kết tủa.

6 . Nêu sự hình thành dung dịch keo của bạc halogenid.

7. Nêu nguyên tắc, điều kiện tiến hành và ứng dụng của phương pháp Mohr, 
Fajans, Volhard.

8 . Nêu ứng dụng của phương pháp đo bạc trong phân tích.

9. Cho biết tích sô" tan của các muối iodid như sau:
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iodid T

Agl 8,50. 10“ “̂̂

Pbl2 7,10. 10“̂

BÌI3 8 ,1 0 . 1 0 "̂ ®

Hãy xếp các muôi trên theo thứ tự giảm dần độ tan trong:
a) nước.
b) 0,100 M dung dịch Nal.
c) 0,100 M dung dịch cation tương ứng.

10. Hãy tính độ tan của BaS0 4  trong
a) dung dịch trung tính

b)dimgdịchHC10,100M(HS04“ + H20 ^  ỉỉsO^ + so /" ;
Kg = 1,20. 10"2) ĐS: a) 1,10.10~®M; b) 3,50. 10“̂  M
1 1 . Hãy tính độ tan AgCl trong dung dịch NaCl có những nồng độ sau:
a) 2,00 M

b) 0,50 M

e) 1,20. 10"̂  M 

h) 1,50. 10"̂  M

c) 5,00. 10“^M

d) 5,00. 10"̂  M 

g) 1,10. 10“®-" M 

i) 3,70. M

Biết Ki = 2,00.10"®, K2 = 1

CÂU HỎI TRẮC NGHIỆM

1. Muốn có kết tủa:

a. [A]™.[B]" < Ta^bh c. [A]-.[B]" > T^^Bn e. [B]" < Ta„,bh

b.[A]-[B]"=TA^Bn d.[A]-<TA,Bn
2. Muốn có kết tủa tan được:

a. [ A r . [ B r  < T^mBn c. [A]-.[B]" > T̂ n̂ Bn e. [B]" <

b. [Ar.[Br = TAn,Bn d. [A]- < Ta^Bh

3. Công thức tính độ tan trong nước nguyên chất của chất điện ly ít tan dạng
AB (cùng hoá trị):

Vt Ãa. S ab 

b- S ab = 7 t a b

c. S a b - V 2 T ab _  T ab

B’

d. Sạb- AB
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4. Khi thêm dư thuốc thử kết tủa, độ tan của kết tủa:
a. tăng lên c. giảm xuốhg e. không thay đổi

b. tăng lên nhiều d. giảm xuống nhiều
5. Trong môi trưòng acid độ tan cùa chất điện ly ít tan phụ thuộc vào:

a. tích sô' tan của muôi đó và nồng d. hằng sô" phân ly của acid trong môi
độ trưòng

b. tích số tan của muổl đó e. nồng độ của muối đó

c. nồng độ

6 . Phưctog pháp Mohr thực hiện ỏ môi trưòng:

a. acid mạnh d. kiềm yếu
b. kiềm mạnh e. trung tính, kiềm yếu pH= 6,5-10

c. acid yếu
7. Phương pháp Volhard thực hiện ỏ môi trưòng;

a. acid mạnh c. acid yếu e. trung tính, kiềm yếu
b. kiềm mạnh d. kiềm yếu 6,5-10

8 . Phương pháp Fajans định lượng Br~, r  với chỉ thị eosin thực hiện ở môi
trường;

a. acid mạnh c. acid yếu e. trung tính, kiềm yếu
b. kiềm mạnh d. kiềm yếu 6,5-10

9. Phưđng pháp Volhard dùng kỹ thuật chuẩn độ;

a. trực tiếp c. ngưỢc e. gián tiếp -  thừa trừ

b. thế d. gián tiếp
10.Chỉ thị dùng trong phương pháp Mohr:

a. Phèn sắt amoni c. K2Cr2Ơ7 e. fluorescein

b. K2Cr0 4  d. eosin
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Chương 10 
PHỮƠNG PHÁP TẠO PHỨC

NỘI DUNG

1. LÝ THUYẾT VỀ PHỨC CHAT

1.1. Đ ịnh nghĩa phức chất

Phức chất là những hỢp chất phân tử được tạo thành do một kim loại (nguyên 
tử trung tâm) như Ag, Cu, Ni, Co, Fe, Hg... nốì với các phối tử có thể là ion âm hay 
phân tử (NH3, H2O, c r , F , CN‘,...).

Nguyên tử trung tâm và phôi tử tạo thành cầu nội phức và được viết trong dấu 
[ ], các ion trái dấu với cầu nội phức gọi là cầu ngoại phức viết ỏ ngoài dấu [ ].

Ví dụ: [Ag(NH3)2]Cl
Cầu nội phức / cầu ngoại phức

Chú ý: Những chất như FeS0 4 (NH4)2S0 4 .6 ỈỈ2 0  hoặc KA1(S0 4 )2.1 2 H2 0  là 
muối kép, tuy ở dạng rắn có thành phần giống như phức chất, nhưng trong dung 
dịch nưốc phân ly hoàn toàn thành những ion đơn giản;

KA1(S0  4)2-12H20 -> + A P  + 2SO42- + 12H2O

Nên không phải là phức chất mà là những muổì kép.
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1 .2 . Phân loai 
•

Phức chất thưòng chia làm 2  loại: phức chất cộng và nội phức.
Phức chất cộng (liên kết phối trí).
Phức chất cộng gồm một nguyên tử trung tâm liên kết phổi trí vối những tiểu 

phân phân cực.
Ví dụ: có thể phôi trí với 4 phân tử NH3 để tạo thành ion phức

[Zn(NH3)4]“̂  mà công thức khai triển là

2+
NH3

NH3-

▼
Zn
A

NHa

-NH3 [Zn(NH3)4] 2 +

Phân tử NH3 lưỡng cực, cực ảm quay về phía ion kim loại và tạo thành liên kết 
phối trí bằng 2  electron tự do ỏ lớp ngoài cùng của nitơ.

Người ta thấy rằng số tôì đa những tiểu phân có thể gắn với nguyên tử trung 
tâm gọi là số phối trí cực đại, số phôi trí cực đại thưòng là 2, 4, 6  hoặc 8 . Điện tích 
của ion phức bằng tổng đại sô các điện tích (dương và âm) của ion trung tâm và 
phối tử.

-  Những phức chất chỉ có một ion trung tâm như: [AgCNHs)]" ,̂ [FeFe đưỢc 
gọi phức đơn nhân.

Phức có nhiều ion trung tâm cùng loại như [Fe2(OH)2]‘*’̂’ [Cu3 (OH)4]̂ '̂  gọi là 
phức đa nhân.

1.2.2. Nội phức
Trong nội phức, kim loại tạo thành vói phối tử (thường là phân tử hữu cơ) vừa 

bằng liên kết phối trí vừa bằng liên kết chính.
Thí dụ: dimetylglioxin tạo phức vói niken

H 3C -

H 3C -

= N O H

= N O H

N ------o
C H 3 -

\

/
H,c

O H  

\"

N i.  

0 H

H 3C

/
- - C

\
-C H 3

o------N

Dimetylglioxin Niken dimetylglyoxinat
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HjC C H 3

C H , — C - C H 2 - C — C H 3  +  ^ HC
\

o o /

-o o-
Be

--O'^ '^O-

/

/ CH

H 3 C
\
C H 3

Acetylaxeton Beri acetylacetonat

Từ các công thức cấu tạo trên cho thấy các hỢp chất nội phức được đặc trưng 
bằng sự tồn tại các cụm vòng chủ yếu là các vòng 5 hoặc 6  cạnh. Những phức chất 
mà phổi tử chứa nhiều nguyên tử liên kết với ion trung tâm gọi là phức đa càng. 
Các ion trung tâm (ion kim loại) bị kẹp chặt trong các vòng bởi các phối tử như 
trong “gọng kìm“. Do đó phối tử tạo vối ion trung tâm một vòng kín gọi là phức 
càng cua (Chelat).

Những phức chất mà phôi tử chứa một nguyên tử liên kết vói ion trung tâm 
được gọi là phức đơn càng.

Các hỢp chất nội phức có nhiều tính chất đặc trưng, trong đó các tính chất 
quan trọng nhất là; độ bền cao, màu đặc trưng độ tan nhỏ trong nước, độ điện ly 
yếu, độ tan lón trong một sô' dung môi hữu cơ (thuốc thử Garola vối K )̂.

1.3. Danh pháp

Khi gọi tên một phức chất, đầu tiên gọi tên phối tử sau đó gọi tên ion 
trung tâm.

1.3.1. Phức là ion dương

Gọi tên phôi tử vói đuôi 0  và các tiếp đầu ngữ đề chỉ sô" phối tử như sau:

1 . Mono
2. Di

3. Tri

4. Tetra 

õ. Penta

6 . Hexa

7. Hepta
8 . Octa

9. Nona

10. Deca

11. Nodeca
12. Dodeca

Sau đó gọi tên các nguyên tử trung tâm với các đuôi để hoá trị như sau:

Hoá trị 1 : a Hoá trị 5: an

Hoá trị 2: o Hoá trị 6 : on

Hoá trị 3; I Hoá trị 7: in

Hoá trị 4: e Hoá tri 8 : en
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Ví dụ: [Ag(NH3)2]Cl: diaminoargenta, hoặc diamino bạc (I) clorua.

(Ghi chú: cũng có thể gọi tên nguyên tử trung tâm kèm chữ sô" La mã viết 
trong dấu ngoặc chỉ hoá trị của nó).

1.3.2. Phức là ion ăm

Gọi tên như phức ion dương nhưng thêm đuôi ‘at’.

Ví dụ: [Fe(CN)6]"̂~: hexa cyanoferiat hoặc hexa cyanato ferat (III)

[Hg(CSN)4]̂ ~: tetrasulfo cyano mercuroat

{Ghi chú: cũng có thể gọi theo cách thêm đuôi at vào tên nguyên tử trung tâm 
trước khi thêm chữ sô”La mã chỉ hoá trị).

1.4. Hằng số  bển của phức chất

Phức chất trong dung dịch cũng phân ly như các muối đơn giản, có phức chất 
phân ly hoàn toàn, có phức chất phân ly không hoàn toàn, nghĩa là có phức chất 
bền và phức chất không bền. Để biêu thị độ bền của phức chất, người ta dùng hằng 
sô" bền p.

Xét thí dụ cân bằng giữa kim loại (M) vói sô" phối trí bằng 4 của phối tử 
(ligand) (L):

M + L íĩ  ML

Hằng sô" cân bằng của phản ứng:

K [ML]
[M][L]

Klà hằng số bền.
Tương tự cân bằng giữa M và phổi tử có số’ phối trí là 2

M + 2 L í:; MLg

Phản ứng này có 2 phản ứng trung gian:
M + L ^  ML (10.1)

ML + L ^  ML2 (10.2)

Tướng ứng vối (10.1) và (10.2)

_ [ML] [ML,
 ̂ [M][L] 2 [ML][L

Tích số của Kị và K2 biểu thị hằng sô̂  cân bằng tổng cộng
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B . k k  [ M L ] . ,  [M L 2] [M L ^]

= [ML][L] = [m][L]
Tương tự như vậy phản ứng giữa M vối phối tử A có thể viết ỏ dạng cân bằng 

tổng cộng:

M + 4Ả ỉ=i MA4

Dựa vào giá trị hằng sô bền của phức chất có thể biêt được mức độ bền của 
chiíng. Hằng số' bền càng lốn phức càng bền.

Thí dụ: Phức Zn(NH3)4^̂  được tạo thành qua 4 nấc như sau:

1. + NH3 ZnCNHg) 2-̂

Zn(N H 3 )2+

Zn2+ [NH3 ]
=

2. Zn (NHg) + NH3 Zn(NHg)^

Ko =

2+

Zn(N H 3 )2+~

Zn(N H 3 f " ‘ [NH 3 ]

3. ZnCNHg)!^ +N H Zn(NH3 )Ì^

Kg =
Zn(N H 3 )2 +‘

3

Zn(N H 3 ) f [NH 3 ]
= 102-31

4 . ZnCNHg)!^ +NH3 tĩ Zn(NH3)f2+

Zn2+

K ,=

2NHc

Zn(NH 3 )2 +'

'zn (N H 3 )2 "' [NH 3 ]
= 101-96

Zn(NH3 )Ì-̂

KiK2 =
Zn(N H 3 );2+

Zn2+ NH. -ữ

K1K2 = P2

P2 được gọi là hằng sô" bền tổng cộng của 2 phản ứng đầu trong 4 phản ứng trên.
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Để biểu thị độ bền của phức chất ngưòi ta dùng hằng sô" không bền, nghịch đảo 
của hằng sô" bền 1 /p được gọi là hằng sô" không bền K hoặc hằng sô" phân ly của 
phức chất, hằng số này càng nhỏ phức chất càng bền. Ngưòi ta còn thường dùng 
đại lượng -IgK có ký hiệu pK. Dựa vào hằng số bền của phức chất có thể biết đưỢc 
mức độ bền hoặc không bền của chúng. Hằng số bền càng lốn phức càng bền. Thí 
dụ: Phức FeY- có p = 10 -"'\tức K = 10"25.1) bền hơn phức NiY 2- có Í3 = 10 

(K = 10

Nếu biết hằng số’ không bền của phức chất người ta có thể khảo sát sự cạnh 
tranh tạo phức.

1.5. Ý nghĩa

1.5.1. Tính nồng độ của chất tạo phức và phối tử trong các dung dịch

Dựa vào hằng sô" bền hoặc hằng số không bền của các phức và nồng độ ban đầu 
của phối tử và ion trung tâm, ta có thể tính được nồng độ của chất tạo phức và 
phối tử.

Thí dụ: Tính nồng độ của chất tạo phức và phối tử trong các dung dịch 
[Ag(NH3)2]’̂ , [Cu(NH3)4]̂ '̂  IM và so sánh các kết quả nhận đưỢc. Cho

V.(NH3W- =

Giải

a) Đối vói [Ag(NH3)2]"

Nếu ký hiệu [Ag"̂  bằng X, theo phương trình:

[AgCNHg)^] tĩ Ag" + 2 NH3

có thể viết:

Ag(NH3 ) = 1 - X  ; Ag" =  X ; NH3 ]=  2 x

Thay các giá trị nồng độ của chất tạo phức [Ag ]̂ và của phối tử [NH 3 ] vào biểu 
thức hằng sô" không bền:

Ag-][NH.3 j  x ( 2 x f  

A g { m ^ ) l  (1 - ^ )  [MNH3 ) / '
= 5,89.10 -8

Vì trong dung dịch điện ly yếu, [Ag"̂ ] rất nhỏ so vối nồng độ của ion phức, có 
thể coi giá trị 1 -  X gần bằng 1. Khi đó ta đưỢc:

4x^  = 5,89. 10rS
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Do đó: X = Ag+] = ^5,89.10 ^  = 2,4.10-^ (mol/lit)

NH3 ]=  2x = 4,8.10"^ (mol/lit)

b) Đối vói [Cu(NH3 ) f  ]

[Cu(NH3)1+] t; + 4 N H 3

Cu(NH3 )2+ = l - x  ;

Cu2+ NHc ,4

=  X ; [NH3 ] = 4x

\ 2+Cu(NH3 )̂

256x® =9,33.10"^^

= Ì1Í Í í L k
( 1 - x )  [Cu(NH3)f

-1 = 9,33.10 -13

Do đó

X = Cu2+ = ^9,33.10"^^/256 «8 ,5 .10 ’ ® (moưl)

[NHg] = 4x -  4x8,5.10“  ̂ = 3,4.10“  ̂ (moưl)

Khi so sánh các kết quả thu được đôi vói [Ag(NĩĨ3 )2 ] và [Cu(NH3 )|'^], có thể 

thấy là nồng độ của phức chất trong cả hai dung dịch gần bằng nhau:

[A gl = 2,4. 10“̂  (mol/1)

[Cu^ ]̂ = 1,29. 10“3 (mom)

1.5.2. Sự cạnh tranh tao phức

Xét thí dụ; nếu cho tác dụng muối Zn với Mg complexonat 

MgY^- + ZnY^" +

Ta biết rằng K không bền càng nhỏ phức chất càng bền vững, K_ „ 2- =
Z n  Y

vậy phức kẽm complexonat bền hơn Mg complexonat, nên trong 

dung dịch tồn tại phức Zn complexonat.

1 .6 . ử n g  dụng củạ phản ứng tạo phức trong phân tích

1.6.1. Dùng các hỢp chất phức đ ể  tạo kết tủa

-  Có nhiều muôi phức khó tan trong nưóc đưỢc tạo thành bỏi các cation kim 
loại nặng và các anion của những acid phức. Thí dụ: tạo muốĩ ít tan với
hexacyanocobaltat (III) NÌ3 [Co(CN)e]2 màu xanh lá cây.

244

https://nhathuocngocanh.com/



-  Có nhiều ion phức có độ bền cao, có màu đặc trưng dùng trong phân tích 
định tính và định lượng.

Thí dụ: Ngưòi ta phát hiện IC bằng cách cho tác dụng với Nag[Co(N0 3 )6] tạo 
ra phức ỏ dạng tủa màu vàng K3 [Co(N0 3 )e].

Định tính phản ứng với K4[Fe(CN)e] tạo kết tủa màu xanh phổ

Fe4[Fe(CN)6l3.

Để định lượng ngưòi ta cho tác dụng vối thuốc thử NH4SCN, phức 
tạo thành có màu đỏ máu, đo phổ hấp thụ trong vùng khả kiến.

1.6.2. Dùng các phản ửng tạo phức đ ể  che các ỉon cản trở

Có nhiều trưòng hỢp ngưòi ta dùng phản ứng tạo phức để che các ion ngán cản 
quá trình phân tích.

Thí dụ: Trong quá trình phân tích, có thể ngăn cản sự phát hiện các ion 

khác, người ta che bằng cách thêm  H3PO4, N aF, Na2C204 hoặc Na2C4H40e 

vào dung dịch phân tích, ion sẽ tạo với các chất đó thành ion phức bền vững 

không màu: [Fe(P0 4 )2]̂ ~, [FeFe]^“, [Fe(C2 0 4 )3]®~, [Fe(C4H4 0 6 )3]̂ ~. Khi đó các anion 
phức được tạo thành bền vững ngay cả khi cho thuốc thử nhậy đối với như 

N H 4SCN  cũng không tác dụng rõ rệt với Fê .̂

1.6.3. Dùng phản ứng tạo phức đ ể  hòa tan các kết tủa

Ngưòi ta dùng các phản ứng tạo phức để hòa tan những kết tủa không tan 
trong nước, trong acid và trong kiềm. Như trưòng hỢp Ag"̂  tác dụng với nhóm 

halogenid (c r , Br~,I~) tạo thành các muổi bạc -  halogenid không tan. Để tách 

AgCl ra khỏi các chất khác, người ta cho vào tủa một lượng thừa NH3, AgCl tạo 

thành phức [Ag(NH3)2]Cl tan.

1.6.4. Dùng phản ứng tạo phức đ ể  thay đổi tính acid -  base của các 
chất

-  Ngưòi ta dùng phản ứng này khi muôn làm thay đổi (tăng hay giảm) tính 
acid, tính base của một hỢp chất.

Thí dụ;

Để tăng tính acid của acid boric, người ta thêm vào dung dịch một lượng 
glycerin. Lúc này có sự liên kết anion của acid boric thành phức glyceroborat kèm 
theo làm yếu liên kết của nó vối hydro. Do đó acid yếu trở thành acid mạnh.
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Để tăng tính base của A1(0 H)3 , ngưòi ta thêm fluorid vào dung dịch A1(0 H)3 , 
tạo phức bền [AlFg]^” và OH' được giải phóng ra, do vậy làm tăng tính kiềm 

của dung dịch.

A1(0 H)3 + 6 F- ^  [AlFe]^" + 3 OH”

Dùng phản ứng tạo phức để thay đổi tính oxy hoá -  khử của các chất 
Có nhiều trường hỢp do có sự tạo phức mà nồng độ của các chất oxy hoá hoặc 

của chất khử tăng hay giảm.

Thí dụ: 2 + 2 r  í:; 2 + I2

Chiều phản ứng từ trái sang phải. Khi thêm F“ vào dung dịch thì mất 
khả năng oxy hoá r  do tạo thành phức [FeFe]^“, do vậy cân bằng phản ứng chuyển 
dịch từ phải sang trái.

2. PHƯƠNG PHÁP COMPLEXON

2 .1 . Sơ lược vể các com plexon

Các hỢp chất hữu -cđ là dẫn xuất của acid aminopolycarboxilic thường gọi là 
các complexon.

-  Gomplexon I (Trilon A), là acid nitril triacetic (NTA), viết tắt là H3Y

CH2COOH

N -C H 2COOH
CH2COOH

-  Complexon II (Trilon BS) là acid etylen diamin tetra acetic (EDTA), viết tắt 
là H4Y. Đây là acid 4 nấc. Trong dung dịch của EDTA có thể tồn tại các dạng; 
H4Y, H3Ŷ , ỉ ỉ 2Ŷ ~, HY^“, Y"*” và tuỳ thuộc vào pH của môi trường dạng nào sẽ là 

chủ yếu. pKi = 2,0, pK2 = 2,73, PK3 = 6,24, PK4 = 10,34.

HOOCHzC^ CH2COOH

3 ^ -C H 2 —CH2 —N 
HOOCH2C \

CH2COOH

EDTA là tinh thể màu trắng, tan ít trong nước, ở nhiệt độ 20 độ tan của nó 
chỉ là 28,3 mg trong 100 ml nước. Độ tan H 4 Y tôi thiểu ỏ pH 1 , 6  -  1 ,8 . Khi tăng 
hay giảm nồng độ ion hydro độ tan thay đổi (hình 1 0 .1 ).
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Hình 10.1. Sự phụ thuộc của độ tan EDTA (trong 100 ml nước) và pH ò 20°c

Độ tan cao của H 4Y trong acid vô cơ đưỢc giải thích bằng sự tạo thành các 
dạng trao đổi proton H và H gY Sự trao đổi proton của anion Y và sự 
phân bô' các dạng trao đổi proton khác nhau phụ thuộc vào pH được biểu thị trong 
sd đồ (hình 10.2) và biểu đồ phân bô' (hình 10.3).

O O C -C ^ +  I I ^ C -C O O ‘

1 ' '
c ^ I

I H" I/  \

o  T  T ĩ  'i-Q

iỉ
I

O O C — I , ♦  à — c o o

Ĩ ^ N ---
0 0 C — é  I ' C — COO'

H*

HY

/O O C — à— co o ^
NH— C— C-- NH H*

^OOC— ' '^c—C0 0- /

o-------nH , , -------
V - ị /  \ - /

HO^ I I  ̂ I " OH

H4Y

—  C-\  I I + /
NH— Ó— ò — NH

I I-C^

—c —

i í

-9 -X

Y
—C-

2H*

2H* HOOC— HiC^
Í1I-*. 'N— CH2-CH2—nC,

HOOC— HjC

CH2COOH 

' CH2COOH

2+
HeY

Hình 10.2. Sơ đổ trao dổi proton của anion Y/ 4-
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Hằng sô' phân ly acid của ion H qY bằng: pK a 1 = 0,9; pK a ,2  -  

pK , , 3  =2,0; pK = 2,67; pK , , 5  =6,16 và pK , 6 = 10,26.

í  ì" I I  ằ  >
-♦-*---- N--------------------- ►H-------------------------►H-

0  1  2  3 4 5 6  7 8  9 1 0  11 12 13 pH

Hình 10.3. Biểu đồ vùng tạo thành những dạng khác nhau của EDTA

-  Complexon III (Trilon B) là muối dinatri của EDTA. Viết tắt là Na2ỈỈ2Y

HOOCH2C CH2COONa
\  /

N -C H 2—CH2—N
NaOOCH2C ^CH 2C0 0 H

Dihydrat Na2ĨỈ2Y.2 H2 0  tan tương đối tốt trong nước: 108 g/1 ở 22°c. Trong 
nưốc, Na2lỈ2Y phân ly thành Na"̂  và ĨỈ2Y “̂, thành phần của dung dịch complexon 
III phụ thuộc vào pH cũng giông như thành phần của dung dịch EDTA. Vì vậy, 
ngoài phân tử lượng ra tất cả các tính chất đốì vói complexon II đều đúng với 
complexon III và ngược lại. Nhưng VI complexon III dễ điều chế đưỢc dưới dạng 
tinh khiết nên hay dùng hđn cả.

2.2. N guyên tắc chung

Phương pháp complexon là phương pháp định lượng dựa vào phản ứng tạo 
phức của các complexon với ion kim loại tạo thành các muối nội phức vô cùng bền 
ít phân ly, tan trong nưốc.

Khi chuẩn độ, các ion kim loại tạo phức với EDTA xảy ra các phản ứng trong 
dung dịch acid:

NagHgY t; 2 Na^ + HgŶ "

M2^(Ca2 )̂+ t; MY^- + 2 H  ̂

tí MY“ + 2H^

M^̂ (Th^̂ ) + H2Y2- tí MY+ 2H^

Theo các phương trình trên một ion kim loại bất kỳ hoá trị đều phản ứng vối 
một phân tử EDTA, tỷ lệ (1:1) nên trong phưđng pháp complexon nồng độ đương 
lượng bằng nồng độ mol, E = M.
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1  mol cation phản ứng với EDTA không phụ thuộc vào hoá trị của nó liên kết 
với 1 mol Na—EDTA.

Từ hình 3 thấy rằng phản ứng xảy ra ỏ môi trường kiềm yếu và trung tính có 
thể viết dưối dạng:

M + HY í:; MY + H ^

2.3. Tính tạo phức của EDTA

2.3.1. Cơ ch ế  phàn ứng

Trong các nhóm complexon tương tác với ion kim loại tạo phức do hoá trị chính 
là nhóm cacboxyl (-COOH), còn ion liên kết phụ là nhóm amino bậc ba (=N). Muối 
nội phức vối EDTA tạo thành, một mặt, do sự thế các nguyên tử hydro hoạt động 
của nhóm cacboxyl bằng ion kim loại tạo phức, ở đây EDTA kết hỢp với ion kim 
loại tạo phức bằng hoá trị clúnh, mặt khác do sự tưdng tác vối nguyên tử nitơ có 
khả năng tạo liên kết phụ (phôi trí) với ion kim loại tạo phức.

Hình 10.4. Cấu trúc của phức kim loại với EDTA

Phản ứng tạo phức giữa EDTA với ion kim loại có thể biểu diễn bằng phướng 
trình chung:

+ HaŶ " + 2H  ̂ở pH = 4-^ 6

+ HY^" i ĩ  ở pH = 7-> 10

Ta thấy trong các phản ứng luôn giải phóng ra mà ở môi trường acid mạnh 
pH < 3, EDTA tạo thành các phức kim loại kém bền. Do đó để trung hòa nó người 
ta thưòng cho dung dịch đệm (NH4OH/NH4CI) ở pH = 8 -> 9. Nói chung phản ứng 
tạo phức càng thuận lợi khi môi trường càng kiểm. Nhưng có khi người ta duy trì 
môi trường acid đối với Fe^, để tránh thuỷ phân, ion trở ngại.
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Trong trưòng hỢp không bị ảnh hưỏng bỏi các quá trình khác, phản ứng tạo 
phức được viết gọn lại:

Hăng số bên: Kivnr =
[M ” + ] x [ Ỷ '‘ - ]

Trong bảng (10.1) trị sô" Kmy với một sô' ion kim loại như sau:

IgKMY = 7,76, IgKMY Pb'-̂  = 18,04, IgKMY = 10,70, IgKMY = 8,70
Ta có nhận xét sau:
Các coĩnplexonat của một sô' kim loại bền vững đến mức có thể dùng 

complexon để hòa tan các tủa khó tan như: BaS0 4 , PbS0 4 , CaC2 0 4 ,...
Hằng sô" tạo phức càng lốn phức càng bền vững, do đó có thể xảy ra phản ứng 

cạnh txanh tạo phức. Ví dụ  thêm Mg- complexonat vào dung dịch thì:

+ MgY^" íq: CaY^- +

Vì IgKMY = 10,7 > IgKMY Mg2+ = 8,7
Hoặc nếu thêm complexon vào dung dịch chứa và Mĝ '̂  thì sẽ tạo 

phức trưóc.

Báng 10.1. Hằng số bển của phức kim loại với EDTA 
(giá trị hằng số này ỏ nhiệt độ 20°c và lực ion 0,1 )

2.3.2. Độ bền vững của các complexonat

Cation Kmy IqKmy Cation Kmy IqKmy

Ag* 2 ,1 . 10" 7,32 Cu"* 6,3. 10'® 18,80
4,9. 10" 8,69 3,2. 10’® 16,50

Ca"* 5.0. 10’° 10,70 2.9. 10'® 16,46
4,3. 10=> 8,63 6.3. 10^’ 21,80
5,8. 10' 7,76 1 .1 . 10’® 18,04

Mn"* 6,2 . 10'=> 13,79 AP" 1,3. 10’® 16,13
Fe''^ 2 ,1 . 10 "̂ 14,33 1.3. 10̂ ® 25,10

2 ,0. 10’® 16,31 V3. 7,9. 10̂ 5 25,90
4.2. 10’® 18,62 1 ,6. 10̂ 3 23,20

Hằng số' bền của các complexonat của các ion kim loại khác nhau, nhiều khi sự 
khác nhau rất lớn. Điều này cho phép có thể chuẩn độ một sô' ion kim loại trong 
cùng một dung dịch bằng phương pháp complexon. Trên hình 10.8 cho thấy rằng ồ 
giá trị pH tốì thiểu có thể cô" định đưỢc điểm kết thúc chuẩn độ của các cation khác 
nhau, các kim loại nặng hoá trị 2  có thể chuẩn độ ở môi trường acid yếu còn ion 

ở môi trường acid mạnh.
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2.4. Ảnh hưởng của pH đến  cân bằng tạo phức. H ằng số  cân bằng điều  
kiện  (biểu k iến)

Ngưồi ta khảo sát cân bằng tạo phức của ion kim loại với EDTA thấy
rằng mức độ tạo phức phụ thuộc vào pH của dung dịch. Khi chuẩn độ cation tạo 
phức kém bền (thí dụ Câ '̂  và yêu cầu môi trường kiềm. Ngược lại, chuẩn độ
cation tạo phức bền hơn (kẽm hay niken) có thể tiến hành trong môi trưòng acid. 
Người ta thấy rằng sự phụ thuộc vào pH khi chuẩn độ bằng dung dịch EDTA 
thường tiến hành trong dung dịch đệm có pH cố định. Sự cố định pH cho phép tính 
được các số có ý nghĩa.

Để xây dựng đường cong chuẩn độ của ion kim loại với EDTA trong dung dịch 
đệm, ngưồi ta dùng ký hiệu tt4

(10.3)CU =

C: nồng độ chung không tạo phức của EDTA, bằng tổng nồng độ cân bằng của 
tất cả các dạng EDTA.

c  = [Y^l + [HY^l + [HaY^ + [HgYl + [H4 Y]

0 4 : ký hiệu phần cùa các tác nhân không tạo phức tồn tại ỗ dạng
Người ta còn thấy rằng tt4 chỉ phụ thuộc vào pH và hằng sô' phân ly của 

EDTAKi, K 2 , K 3 ,  K 4 .

Đặt tt4, c  vào chỗ Y"’" phương trình (10.3) vào biểu thức của hằng sô"bền 
______________K 1 K 2 K 3 K 4 ________________________

+ K,
t3

+ Ki K2 + Ki KgKc + K 1 K 2 K 3 K 4

(10.4)
K1 K 2 K 3 K 4

D

K
Mn+ r4-

biểu thức mới sẽ là: 

K MV = K
MYn-4+

MY = Ct4 ^MY = r
Mn+

K là hằng số bền điều kiện (hay biểu kiến) biểu thị cân bằng chỉ trong giá

trị pH đó để tính được giá trị
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Bảng 10.2. Các giá trị a4 đối với EDTA trong dung dịch ỏ các pH khác nhau

pH « 4 pH « 4

2 . 0 3,7. 10-''* 7.0 4,8. 10'“
3.0 2,5. 10-̂ ’ 8 , 0 5,4. 10"'
4.0 3,6. 10-® 9,0 5,2. 10-2
5.0 3,5. 10-' 1 0 , 0 3, 5. 10-'
6 . 0 2 ,2 . 1 0 -̂ 1 1 . 0 8.5. 10'"

1 2 , 0 9,8. 10-’

Hằng sô' bền điều kiện cho phép tính toán dễ dàng nồng độ cân bằng của íon 
kim loại và phức trong bất kỳ điểm nào của đưòng cong chuẩn độ, ngưòi ta thấy 
rằng biểu thức cho hằng sô' bền điều kiện khác biểu thức cho hằng sô" bền được sử 
dụng sóm chỉ khi nào nồng độ cân bằng phân ly hoàn toàn của anion [¥“* ] thay thế 
vào giá trị c  (nồng độ chung của EDTA). Đây là điều rất quan trọng vì c  xác định 
từ phép tỷ lượng của phản ứng dễ dàng hơn là [y*!. ^

Trên hình (10.5) biểu thị sự phụ thuộc logarit của hằng sô" bền điều kiện của 
phức đổi với một sô" kim loại vào pH của dung dịch, ảnh hưồng của pH lên đại 
lượng 0 4  (nhánh bên trái của đưòng cong), sự tạo thành hydroxocomplexonat và 
phức complexon với NHg nghĩa là do sự tăng tt4 (nhánh bên phải của đường cong).

Hình 10.5. Sự phụ thuộc hằng số bền điều kiện của một số phức vào pH 
(tổng nồng độ [NH3] + [NH4'"] = 1,0M)
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Xây dựng đưòng cong chuẩn độ 50,0ml dung dịch 0,0100M bằng dung
dịch EDTA O.OIOOM trong dung dịch đệm pH 10,00.

1 . Tính hằng số bền điều kiện: các giá trị a^.

KcaY lâV từ bảng (10.1) cho kết quả như sau;

K’caY = « 4 - KcaY = 0,35 X  5. 10^° = 1,75. 10^°

2. Tính pCa trước điểm tương đương: Trưóc điểm tương đương nồng độ chung
cùa bằng tổng nồng độ thừa chưa chuẩn độ của ion vì ion tạo ra bởi 
sự phân ly của phức. Nồng độ phức sẽ bằng nồng độ chung của EDTA có nghĩa là
c. Có thể cho rằng giá trị c  nhỏ hơn so với nồng độ ion không tạo phức. Vì
vậy, thí dụ sau khi cho 25,00ml (50%) dung dịch chuẩn độ.

2.5. Đường biểu diển chuẩn độ

Ca2+ 50,00 X  0,0100 -  25,00 X  0,0100 + c  w 3,33.10 ^iongam/lít
50,00 + 25,00 

pCa = 2,48

-  Khi thêm 45 ml (90%) dung dịch chuẩn độ:

Ca2+ 50,00 X  0,0100 -  45,00 X  0,0100 + c  w 5,26.10 iongam/lít
50,00 + 45,00 

pCa = 3,28

-  Khi thêm 49,5 ml (99%) dung dịch chuẩn độ:

Ca2+ 50,00 X  0,0100 -  49,50 X  0,0100
50,00 + 49,50 

pCa = 4,30

3-Tính pCa ỏ điểm tương đương; ở thòi điểm này nồng độ CaY^" trong dung
dịch bằng 0.0050M và sự phân ly của phức này là nguồn duy nhất sinh ra ion
Ca^ .̂ Nồng độ ion sẽ bằng nồng độ chung không tạo phức EDTA:

= Cedta

[CaY^l = 0,0050M -  [ « 0.0050M

Giá trị hằng sô' bền điều kiện tạo thành CaY^“ ở pH 10,00:

CaY^-'

Cedta

= 1,75.10 10

Sau khi thay số ta c ó :
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=1.75.10'»
Ca2+

Ca2+ = 5,35.10 ^iongam/lít

pCa = 6,27

4. Tính pCa sau điểm tương đương: Sau điểm tương đương, nồng độ chung 
CaY^ và EDTA dễ dàng tính. Thí dụ:

-  Sau khi cho dư 1 % dung dịch chuẩn độ (51 ml):

CaY‘- 101

1 ,0 0 x 0 , 0 1 0 0
"EDTA 101

= 9,90.10"^M

Lấy giá trị gần đúng, có thể viết:

[CaY^l = 4,95. 10“̂  -  [Câ -̂  « 4,95. 10“  ̂M 

Cedta = 9.90- 10"̂  + [Câ ]̂ « 9,90. 10"® M 

4,95.10-^
^  CaY =

Ca2+ X 9,90.10 -5
= 1,75.10 10

= 2 ,8 6 .1 0 ”® ion gam/lít 

pCa = 8,54

-  Sau khi cho dư 10% dung dịch chuẩn độ (60,00 ml):

c ,_ = 5 2 i22í ^ , 4 , 5 5 . io-3mCaY‘ 1 1 0

1 0 ,0 0 x 0 , 0 1 0 0
"EDTA - 110

Lấy giá trị gần đúng, có thể viết:

[CaY^l = 4,55. 10"̂  -  [Ca^l « 4,55. 10"̂  M 

C edta =  9 .10 - 10“  ̂ +  [C a ^ l *  9>10. lO '^ M

K'CaY -
4,55.10 -3

Ca2+ x9 ,10.10.-4
= 1,75.10 10

Ca2+ = 2 ,8 6 .1 0  ion gam/lít

pCa = 9,54
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Trên hình (10.6) mô tả đưòng cong chuẩn độ của ion trong dung dịch đệm 
với các giá trị khác nhau của pH. Từ đây nhận xét rằng pCa có sự thay đổi rõ ràng 
chỉỏpH> 8 .

Bảng 10.3. Chuẩn độ 50 ml 0,0100 M bằng dung dịch EDTA 0,0100 M

% EDTA thêm vào pCa Ghi chú

0 2,00

50 2,48

90 3,28

99 4,30

100 6,27 ĐTĐ

101 8,54

110 9,54

12

10
pH = 12

pH1 = 10

pH = 8

pH = 6

0  1 0  2 0  3 0  4 0  5 0  6 0

V ml EDTA

Hình 10.6. Ảnh hưỏng của pH đến chuẩn độ của dung dịch Ca 0,0100 M 

bằng dung dịch EDTA 0.0100M
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Thể tích 0,0100 MEDTA, ml 

Hình 10.7. Đường cong chuẩn độ 50,0 ml 0,0100 M các dung dịch cation ở pH 6,0

I
TO

10 12 14

pH
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Trên hình 10.7 cho thấy rằng khi chuẩn độ các cation tạo phức bền (có hằng số 
tạo phức lớn) điểm kết thúc chuẩn độ thấy rõ ngay cả ở dung dịch acid.

Đưồng cong trên hình 10.8 cho thấy rằng ở giá trị pH tối thiểu nào đó có thể cố 
định điểm kết thúc chuẩn độ của các cation khác nhau khi không có chất cạnh 
tranh tạo phức.

2.6. Các phương pháp phát h iện  điểm  kết thúc chuẩn độ

Trong chuẩn độ tạo phức, điểm kết thúc chuẩn độ có thể phát hiện nhò sự nhìn 
thấy bằng mắt cũng như sử d\mg các phương pháp phân tích dụng cụ. Sự lựa chọn 
phương pháp phụ thuộc vào các yếu tô", thí dụ như yêu cầu xác định chính xác và 
chọn lọc, chuẩn độ dung dịch đục và có màu, chuẩn độ trong môi trưòng hỗn hỢp 
phức tạp.

Trong phương pháp nhìii bằng mắt, xác định điểm kết thúc bằng cách sử dụng 
chỉ thị kim loại. Chỉ thị kim loại là chỉ thị làm thay đổi màu phụ thuộc vào nồng 
độ ion kim loại. Chỉ thị kim loại thường là hỢp chất hữu cơ, tác dụng vối ion kim 
loại chuẩn độ tạo màu của phức. Chỉ thị kim loại chia thành hai nhóm:

Nhóm 1 : Chỉ thị tự nó không có màu, nhưng tác dụng với ion kim loại tạo màu 
của phức có màu. Thí dụ khi chuẩn độ phức sắt III, chỉ thị dùng thường là acid 
salicylic hay sunfosalicylic. Phức của sắt III với acis salicylic (tỷ lệ phân tử 1:1) có 
màu đỏ. Cưòng độ màu của phức thưòng không cao, vì vậy để nhận thấy rõ màu 
của phức, nồng độ chỉ thị cần lớn hơn gấp 1 0  lần nồng độ ion kim loại chuẩn độ.

Nhóm 2: Trong loại này. chỉ thị kim loại là các hỢp chất hữu cơ, trong phân tử 
có nhóm mang màu (chromophor), tác dụng với ion kim loại tạo hỢp chất nội phức, 
có màu khác vói màu của chỉ thị lúc ban đầu. Chỉ thị này gọi là chỉ thị kim loại 
chrom. Người ta chia chỉ thị này làm 3 nhóm

Chỉ thị có nhóm chức azo N = N-. Điển hình là đen eriocrom T.
Chỉ thị xếp trong nhóm triphenylmetanic. Thí dụ kxilen da cam
Chỉ thị bền vững. Trong nhóm này có murexit, dithizon, alizarin....

2.6.1. Yêu cầu dối với chỉ thi

Chỉ thị kim loại cần phải có khoảng pH lựa chọn, tác dụng với ion kim loại tạo ra 
phức bền vối tỷ lệ M: Ind = 1 : 1 . Hằng sô' bền điều kiện của chất chỉ thị phải nhỏ hdn 
hàng sô' bền điều kiện của phức kim loại với EDTA, nghĩa là 10 < K’MY/K’Mind ̂  10'̂ .

Trong trường hỢp muốh đạt giá trị lớn, hằng sô' bền của phức Mlnd cho phép 
sử dụng tỷ lệ không lốn của nồng độ chỉ thị và kim loại

Cind <0,01
Cm

tương ứng với sự giảm sai số chuẩn độ
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-  Phức của ion kim loại vối chỉ thị cần không bền yà phân hủy nhanh dưói tác 
dụng của EDTA. Ngưòi ta cho rằng trong chuẩn độ tạo phức có thể dùng chỉ thị 
kim loại để chu kỳ nửa trao đổi phối tử trong phức Mind bằng Tịị < 10  giây.

-  Sự thay đổi màu của dung dịch ở điểm kết thúc chuẩn độ cần phải tương 
phản với màu ban đầu, phù hỢp với thuyết về màu, giói hạn màu, nghĩa là màu 
ban đầu (màu của chỉ thị với ion kim loại -  Mlnd) và màu cuối (màu của chỉ thị -  
Ind) cần có khả năng bổ khuyết. Bổ khuyết lẫn nhau cho đến màu trắng. Màu bổ 
khuyết thí dụ như; đỏ -  xanh lá cây; cam -  xanh; vàng -  xanh; vàng -  tím,... Màu 
của chỉ thị thay đổi từ một màu bổ khuyết sang màu khác, ở điểm trung gian này 
trỏ nên không màu (hay sậm màu) bởi vì lúc này ánh của màu bị hút lẫn nhau 
(hấp phụ lẫn nhau). Vì vậy ở thòi điểm này đặc biệt dễ nhìn thấy.

-  Đa sô' trường hdp ion kim loại và chỉ thị tạo chỉ một phức vối tỷ lệ 1 :1 , khi đó 
hằng số bền điều kiện của phức này vối cách tính cân bằng của chỉ thị có thể viết:

^Mind
Mlnd

Từ biểu thức này suy ra: [M
[Mind]

Mind] 1 10

lúc đó để giới hạn khoảng chuyển màu: 

pM = IgK'Mind ± 1
•  •

Để đánh giá khoảng đổi màu của chỉ thị có thể cho phép mắt ngưòi quan sát 
sự thay đổi màu trong những nồng độ tương ứng.

Như vậy, khoảng thay đổi màu của chỉ thị trên thang pM được xác định bằng 
hằng số bền điều kiện của phức Mliid. Trong sự thay đổi của hằng số này khoảng 
chuyển rộng tới 2 đdn vỊ. pM di chuyển trên thang pM lúc ở hướng này hay ở 
hưóng khác. Bởi K’̂ ind phụ thuộc vào pH của dung dịch. Sự thay đổi pH gây ra sự 
dịch chuyển của khoảng thay đổi. Ngoài ra, nếu các dạng chỉ thị Hlnd khác nhau 
theo màu, lúc đó khoảng chuyển màu trên thang pM không chỉ phụ thuộc vào pH 
mà còn có cả sự đổi màu của dung dịch chuẩn độ.

Thí dụ: Đen eriocrom T với ion kim loại và một sô' ion khác
tạo phức màu đỏ hay màu tím. Khảo sát sự phụ thuộc của chỉ thị đôi với pH để có
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thể phân biệt sự thay đổi màu cùa chỉ thị. Thí dụ chỉ thị đen eriocrom T đổi màu: 
phức của kim loại vói chỉ thị trong vùng pH < 6  sự đổi màu của dung dịch khi 
chuẩn độ sẽ khó nhận thấy. Trong thòi gian này pH thay đổi từ 7 -  11 sẽ đổi màu 
từ đỏ sang xanh, khi pH > 12 từ đỏ sang cam.

HL“~ ^
Đỏ

pH 0 - 6 , 3

3-

Xanh Vàng cam
(6,3-11.2) (>11.2)

Trường hỢp phức tạp hơn đó là sự tác dụng qua lại của murexit (Hslnd) với ion 
kim loại. Sự phụ thuộc vào pH cùa murexid với ion kim loại có thể tạo thành phức 

trao đổi proton của thành phần MH,Ind, vói I có thể là 2,3 và 4. Thí dụ: khi chuẩn 

độ ion Ca (hình 10.9) dạng chi thị không liên kết vói ion kim loại H4lnd~ (đỏ- tím 

pH < 9), Hslnd (tím. pH 9.2 -  1 1 ) và H2lnd (xanh -  tím, pH >11), khi ở cân 

bàng với phức CaH^Ind (vàng- cam, Ig p'=2,6), CaH 3lnd (đỏ -  cam, Ig P'= 3,6), và 

CaHọInd ~ (đỏ, Ig |3'= 5,0). Phù hợp với hình 10.9 sự thay đổi đột ngột màu của dung 
dịch nhận thấy ỏ pH > 10. Trong những trường hỢp này khi pCa > 3,5 màu chuyểri 
từ đỏ sang xanh tím.

pCa

Hình 10.9. Giản đổ phân bố đối với dung dịch murexid khi có ion calci
1- H 4 lnd", đỏ- tím; 4- CaH 4 lnd  ̂ vàng- cam;

2- H jind tím; 5- CaH alnd, đỏ -  cam;
3- H 2lnd xanh -  tím; 6-  CaH2l n d đ ỏ .
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2.6.2. Các ch ỉ th ị k im  loại

2.6.2.1. Cơ chế
Các chỉ thị kim loại là các chất hữu cơ có khả năng tạo phức màu với ion kim 

loại. Các phức này kém bền hơn phức của ion kim loại vối complexon. Màu của chỉ 
thị khi tạo phức với ion kim loại khác với màu của chỉ thị ỏ dạng tự do. Gần điếm 
tương đương complexon lấy kim loại ở chỉ thị giải phóng chỉ thị ra dạng tự do nên 
dung dịch thay đổi màu, báo cho ta biết kết thúc định lượng.

Thí dụ: định lượng với chỉ thị murexid, pH = 9 - 1 1  

Câ -" + ^  CaHgr + 2 ỉ t
(Đỏ tím) (Đỏ)

Khi nhỏ complexon xuống:

Câ -" + HY^- tĩ CaY^~ +

Gần điểm tương đương có sự cạnh tranh tạo phức 

CaHal" + HY^" CaY^“ + Hgl^"

Đỏ Tím
Các điều kiện đối vối chất chỉ thị kim loại
Phản ứng tạo phức với ion kim loại là phản ứng thuận nghịch và màu của

dạng tự do phải khác với màu của dạng phức

Không màu Màu 1  Màu 2

Ca2++ Hgl^- CaH2F  + 2 H^

Không màu tím' Hồng đỏ

Phức của chỉ thị với kim loại phải kém bền hơn phức của complexon với kim loại.

Mind +Ind'"-

2CaH2r + 2H2Y2- t; 2Cay2- + 2H3I2- + 2Ĥ
Hồng đỏ Tím, pH = 9 ^ 1 1

Thường các chỉ thị kim loại đồng thòi cũng là acid đa chức, nên màu của chỉ 
thị thay đổi theo pH của dung dịch, khi sử dụng ta phải cô" định pH của dung dịch 
bằng các hệ đệm thích hỢp để phản ứng xảy ra nhanh, hoàn toàn và màu của chỉ
thị tự do khác với màu của phức.

Hằng số’ tạo phức của các chỉ thị như đen eriocrom T, murexid với một sô' ion 
kim loại được trình bày ở bảng 10.4; 10.5.
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Bảng 10.4. Hằng số tạo phức (Ig Kịviind) của NET

M"" Hằng số Ig Kmìho Ig K m y

Ba^ BaL 3.0 7,76

CaL 5.4 10,7

Mg^ MgLV.O 8,70

MnL9.6 MnLj 17,6 13,79

ZnL 12.9 ZnLj 20,0 . 16,5

Bảng 10.5. Hằng số tạo phức (Ig Kiviind) của Murexid

Hằng số Ig K̂ ind Ig K my

Ca'" CaL 5.0: CaHL 14,5; CaH^L 22,7 10,7

Cu'" CuH;L 25,1 18,80

NP" NiH,L 24.1 18,62

Ngưòi ta có thể tính MÌng chuyển màu của chỉ thị dựa vào hằng số tạo phức 
của các chỉ thị với ion kim loại.

Thí dụ: Tính khoảng chuyên màu của đen eriocrom T ở pH = 10 khi chuẩn độ 
Nếu IgKivjind = 7,0; =3,1. 10“̂ . a,nd là hàm tạo phức phụ của chỉ thị.

Ta biết khoảng giới hạn màu của chỉ thị là: 

p M  = lgKMInd ± 1

=  I g  K m i n d - C t m d -  I g  1 0 ^ -  3 , 1 .  1 0  ^ =  5 , 5

Như vậy, ỏ pH = 10 khi chuẩn độ Mĝ '̂  màu của chỉ thị thay đổi trong khoảng:

pMg = 5,5 ± 1 ; tức là trong khoảng 4,5 -  6,5. Qua khảo sát đường cong chuẩn 
độ của bước nhảy trên đường cong chuẩn độ với sai số 1 % là 4 -  5,8) vì vậy có 
thể dùng chỉ thị đen eriocrom T trong chuẩn độ này.

V ố i  c á c h  t í n h  t ư ơ n g  t ự  k h i  c h u ẩ n  đ ộ  v ớ i  c h ỉ  t h ị  n à y  (K ivjin d -  5 , 4 )  t a  c ó  

pCa = 3,9 ± 1 ; tức là khoảng chuyển màu của đen eriocrom T là 2,9 -  4,9, bước 
nhảy trên đường cong chuẩn độ đã khảo sát là 4,3 -  8,54 nên dùng đen eriocrom T 
cho chuẩn độ sẽ mắc sai số lỏn.

Chỉ thị murexid thường dùng cho chuẩn độ ở pH >10,  tính tương tự như 
chỉ thị đen eriocrom T, ta có khoảng chuyển màu pCa = 6 , 1  ± 1; tức là khoảng
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chuyển màu của murexid là 5,1 -  7,1, bước nhảy trên đường cong chuẩn độ đã 
khảo sát là 4,3 — 8,54 nên có thể dùng murexid cho chuẩn độ Câ .̂

Các chỉ th ị thường dùng

Đen eriocrom T (NET) C20H13O7N3S. Ký hiệu Hsln

OH
OH

O 7 S-

í

- N = N

NO-

Chỉ thị này là một acid ba nấc, nấc một phân ly khá mạnh (nhóm HSO3). Sự 
phân ly nấc hai và nấc ba như sau:

H2ln“ í ĩ  + HI„2- t; 2H^ +

Đỏ Xanh Vàng cam

ở  pH = 7-> 10 chỉ thị có màu xanh (HIn “̂) và tạo phức với Câ '̂ , Mg^ ,̂ 
có màu đỏ vang.

Murexid (amoni purpurat) C8Hg0 eN6H2 0 . Ký hiệu H4F

H 0
1 1

0  H
N 1

N—à C -N
/  \\ /  \
: C -- N = c  (\  / \  /
N—c C - N

1 lĩ
H 0 0  H

N H /

Miirexid phân ly như sau

ỈỈẠ- ^  +  H 3I 2-  ì í  2 H ^  +

Đỏ tím Tím Xanh

ở  pH = 9->l l .  Murexid có màu tím (Hgl^”) và tạo phức vói có màu đỏ 

(CaHaO.

Murexid và Đen eriocrom T đều kém bền trong dung dịch nên thưòng không 
pha dung dịch sẵn mà dùng ở dạng rắn (nghiền trộn với NaCl).
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Kxiỉerí da cam. Kxilen da cam là chất màu hữu cơ dãy trỉphenylmetanic. 
Chất chỉ thị có màu vàng. Trong môi trường acid ở pH nhỏ hơn 7, nó đã tạo vối các 
ion kim loại Th(IV), Zr(IV) V.V .. phức chất màu đỏ. Các cation được xác định 
bằng chuẩn độ EDTA vói chỉ thị kxilen da cam là Fe^^(pH = 1-1,5), Zr'‘'"(pH = 1 - 2 ), 

= 2-3,5), Zir'^CpH =5-6)...

Kxilen da cam là 3,3- bi [ di(cacboximetyl) -  aminometyl]- o-krenzolsunfophtalein:
HOOCH^C

HOOCH;C 
H0 .

\
N— CH-,

/
HịC

JN
\

CH2COOH

CH2COOH

,S0 3H

Crom xanh đen acid. Crom xanh đen acid là chất màu azo hữu cơ:
Cl OH

NHCOCH3

SOsNa

Chất chỉ thị có màu xanh. Trong môi trường kiềm nó tạo với các cation kim 
loại phức chất màu đỏ nho. Người ta dùng nó khi chuẩn độ bằng các dung dịch 
complexcon các cation kẽm, cadmi (pH = 9-10), mangan (pH= 10), magnesi 
(pH = 10-11), calci (pH > 12), ...

PAN
PAN là tên tắt của l-(2-piridinazo) naphtol-2 có công thức cấu tạo là:

- N = : N -

\  /
HÓ
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sớm hơn điểm tương đương thì nồng độ chung của ion kim loại sau khi loại bỏ 
trong phức MŶ " ^̂ b̂ằng: C*M = c  O.M (1“0 C’y

Giả thiết rằng [MY] =  c  O.M  ̂ suy ra: c'y = , ,
K j^ y  X C m

Sau khi đặt giá txị Cỵ và biến đổi ta có:

^O.M X K  'ĵ ỊY

Sai số chuẩn độ biểu thị bằng phần tràm %:

% s s  = (1 -  0 X 100

Nếu như điểm kết thúc chuẩn độ đến sau điểm tương đương Co M  “ Cq y> nồng 
độ chung của phần không tạo phửc EDTA tính theo công thức:

C’y o. m -  1) + C ’m

MY]
Đặt giá trị C’y vào biểu thức của hằng sô' bền điều kiện: K = — và

C'm X C 'y

tính ràng [MY] = Co,m> sau khi biến đổi có % s s  = ( f - l )  X100 =

X  1001 C’,
C m K 'my Co M

2^. Các kỹ thuật chuẩn độ bằng dung dịch EDTA

Chuẩn độ thẳng (chuẩn độ trực tiếp)

Phần lớn các ion kim loại (khoảng 30) có thể chuẩn độ thẳng bằng dung dịch 
EDTA vói sự có mặt của chỉ thị kim loại. Khi logarit của hằng sô" bền điều kiện.

Alg K’ = IgK'j^ Y ~ Y khác nhau trong khoảng 4 đơn vị, có thể liên tiếp

xác định vài nguyên tố trong dung dịch. Trong trường hỢp này cần thiêt sử dụng 
hai chỉ thị kim loại cho mỗi một ion của mình. Thực tê đây là điều kiện khó thực 
hiện vì sự khác nhau một ít hiệu ứng màu (hai chỉ thị kim loại và hai phức với 
chúng), vì vậy tính chọn lọc của chuẩn độ complexon tăng bằng cách tách ra hay 
che các chất cản trở. Phương pháp đơn giản che là thực hiện trong sự thiêt lập tính 
acid tương ứng của dung dịch chuẩn độ. Thí dụ Th'̂ ‘"chuẩn độ trong môi
trường acid pH = 2, ion 2 điện tích ở điều kiện này thực tế không cản trở. Trên 
hình 10.8 chứng minh rằng trong giá trị pH tốì thiểu có thể dễ dàng chuẩn độ các 
ion kim loại.
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Phương pháp che bằng cách tạo phức với các chất tạo phức lạ đưỢc sử dụng 
rộng rãi. Trong nhóm này thí dụ như các ion florid, pirophotphat, citrat, 
triethanolamin... Phương pháp che có thể thay đổi mức độ oxy hoá của nguyên tô 
xác định hay nguyên tô' cản trở. Một số' thí dụ trình bày ỏ bảng 10. 3.

Báng 10.3. Phương pháp che nhò các chất 
tạo phức khi chuẩn độ một số ion kim loại bằng dung dịch EDTA

lon kim loại 
xác đinh

Chỉ thị kim loại Chất che lon không cản trở xác định

Zn (II) Cd(ll) 1-(2-Piridinazo)-
naphtol-2

Fluorid ion, pH 5-6 Ca(ll), Mg(ll), Mn(ll), 

Fe(lll), Sn(IV), Th IV)

Pb (II) 4-(2-Piridinazo)-
resorcin

Triethanolamin, 
cyanid, tartrat ion, 

pH 10

Cu(ll), Ni(ll), Co(ll), Zn(ll), Cd(ll). 
Al(lll), Fe(lll), Bi{llí). SnỏV)

Mo (VI) 1-(2- Piridinazo)- 
naphtol-2

Tartrat,fluorid ion, 
pH 4 -5

Ti(IV), La(lll), Ce(lll), 

Th(IV), Al(lll).

2.8.2. C huấn đô ngược

Dựa trên nguyên tắc cho một lượng dư EDTA và sau đó xác định lượng dư, 
thực hiện trong những trường hỢp khi phản ứng tạo phức với EDTA xảy ra chậm 
hay không có chỉ thị thích hỢp để xác định điểm kết thúc. Thí dụ phức của 
động học trơ, do đó phức với EDTA được tạo thành rất chậm. Sau khi cho lượng 
thừa EDTA và đun nóng để crom kết hỢp hoàn toàn thành complexonat. Tiến 
hành chuẩn độ dư EDTA ở giá trị tối thiểu pH (pH: 1,5 — 2 ) bằng dung dịch chuẩn 
Fe (III) mà không cần chú ý rằng phức FeY~ bền hơn phức CrY~ một bậc. Phản 
ứng trao đổi CrY  ̂ + Fê '̂  -> Fe"Ŷ  + xảy ra sau thòi gian, cần thiết đốĩ vói 
chuẩn độ, thực tế không xảy ra.

Phương pháp chuẩn độ ngược tiện lợi hơn khi xác định các ion kim loại có mặt 
các anion mà nó tạo vối ion kim loại cần xác địng là hỢp chất ít tan. Thí dụ như có

thể xác định khi có sự hiện diện của S 0 |~ ; xác định khi có ion P0 4 ~

EDTA ngán cản sự tạo tủa. Lựa chọn ion kim loại đối với chuẩn độ thừa EDTA 
trong phương pháp chuẩn độ ngược chú ý hai điều kiện; hai ion này cần tạo phức 
chất có màu với chỉ thị kim loại; hằng số’ bền điều kiện của phức với EDTA cần 
phải thấp hơn của phức EDTA vói ion cần xác định, nhưng không đươc thấp hờn

a _Lj_ 1  trh
K’ = 10®
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2.8.3. Chuẩn độ gián tiếp

Phưđng pháp này dùng để xác định các nguyên tô' anion không tạo phức với 
EDTA. Khi xác định các anion như sunfit, sunfat, phosphat... Tạo tủa chúng bằng 
lượng dư dung dịch chuẩn của một ion kim loại nào đó, tủa được tách ra và trong 
dịch lọc chuẩn độ bằng dung dịch EDTA, lượng thừa của ion kim loại, không tạo 
tủa vôi ion cần xác định (anion). Có thể tiến hành sự xác định các ion theo lượng 
thừa của ion khác, mà xác định bằng chuẩn độ tạo phức sau khi hòa tan tủa vào 
những ion xác định và chuẩn độ vào thành phần đó ở một lượng tính thích hỢp.

Thí dụ: Định lượng SO4". kết tủa anion bằng một thuốc thử chứa cation thích 

hỢp: cho dư BaClọ

+ SOỈ‘ ^  BaSO^ị

Sau đó định lượng cation còn lại trong nưóc lọc, nưóc rửa, hoặc lọc rửa tủa rồi 
hòa tan tủa trong EDTA dư, định lượng EDTA còn lại bằng MgS0 4  hoặc ZnS0 4 -

2.8.4. Chuẩn độ th ế

Dựa trên phản ứng mà trong đó ion cần xác định của kim loại Ml "^thay thế 
ion của kim loại M2"'̂  mà nó kém bền hơn phức với EDTA

lon thay thế của kim loại về lượng tương đương (đương lượng) với Ml
chuẩn độ bằng dung dịch EDTA với sự có mặt của chỉ thị kim loại thích hỢp.

Thí dụ: Dựa trên cơ sỏ tạo phức vối complexon phức chất kém bền
(pK = 8,7) so với đa số các cation khác pK = 10,7). Để định lượng Câ "̂ , ta
thêm MgY  ̂ vào dung dịch rồi chuẩn độ bị đẩy ra bằng dung dịch chuẩn
EDTA.

+ MgY^" CaY^' +

+ HY^- tĩ MgY'" +

Thừa

Từ suy ra có trong mẫu.

2.9. Dung dịch chuẩn dùng trong phương pháp com plexon

2.9.1. Pha dung dịch chuẩn complexon III

-Trường hỢp có complexon tinh khiết hoá học: cân một lượng chính xác 
complexon, pha trong nước với thể tích xác định.
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-  Trưòng hỢp không có complexon tinh khiết, pha dung dịch có nồng độ xấp xỉ, 
sau đó xác định lại nồng độ.

2.9.2. Xác định nồng độ complexon III

Để xác định nồng độ complexon ngưòi ta dùng calci cacbonat tinh khiết hoá 
học, ZnO tinh khiết hoá học hay MgO tinh khiết hoá học. Hoà tan một lượng cân 
chính xác đã tính trưốc của các chất đó trong một ít acid (nếu là CaCOa, MgO hòa 
trong HCl tinh khiết, nếu là ZnO hòa trong H2SO4 tinh khiết), sau đó cho nước 
đến thể tích xác. định. Chuẩn độ dung dịch complexon bằng các dung dịch vừa pha 
như CaCl2, MgCl2, ZnSƠ4 vói các chỉ thị thích hỢp.

2.10. ứ n g  dụng của phương pháp com plexon

2.10.1. Định lượng

Phương pháp complexon xác định calci dựa trên phương pháp chuẩn độ trực 
tiếp các ion của nó bằng dung dịch chẩn EDTA với chất chỉ thị murexit hay crom 
xanh đen acid. Chất chỉ thị tạo với ion calci phức chất màu đỏ. Khi chuẩn độ bằng 
EDTA, ở điểm tương đương màu đỏ chuyển sang màu đặc trưng của chất chỉ thị tự 
do.

Khi chuẩn độ muối calci bằng EDTA, xảy ra sự tạo phức CaY và acid:

Ca + H 2Y CaY 2- + 2

Phức tạo thành CaY tương đối không bền:

[CaY^-]

Định lượng calci tiến hành ở môi trưòng kiềm mạnh pH > 1 1

2.10.2. Xác đ ịn h  độ cứng của nước

Độ cứng của nước được biểu thị bằng số' mili đương lượng gam canxi và magne 
trong 1 lít nước.

Độ cứng toàn phần của nước là tổng muôi calci và magnesi tan trong nước. Có 
thể xác định độ cứng toàn phần bằng complexon III với chỉ thị đen eriocrom T.

Lấy mẫu nước cần định lượng, cho thêm chỉ thị đen eriocrom T ở pH = 1 0  chỉ 
thị sẽ tậo phức màu đỏ vang với một phần trong mẫu. Khi nhỏ EDTA vào 
EDTA sẽ phản ứng với Ca '̂  ̂ tự do, sau đó với tự do (vì phức CaY^“ bền hơn 
phức MgY  ̂ ), đến điểm tương đương EDTA sẽ phá phức của chỉ thị với giải
phóng ra chỉ thị tự do có màu xanh.
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2.10.3. Định lượng Fê *

Trong môi trưòng acid (pH: 2 -  3). EDTA tác dụng với tạo phức có màu 

vàng nhạt Feir. Nếu dùng chĩ thị là acid salicylic hay acid sulfosalicylic Ở pH đó 
nó tác dụng vỏi Fe^ tạo thành phức có màu tím đỏ. Trong điều kiện này Al̂ ,̂ 

và không cản trỏ việc xác định Fê "̂ . Tại điểm tương đương mất màu 
tím đỏ và dung dịch có màu vàng nhạt.

2.10.4. Định lưcfng (theo phương pháp chuẩn độ ngược)

Cho cần định lượng tác dụng với một lượng dư chính xác EDTA. Định 
lượng EDTA dư bằng dung dịch Mg“̂ .

2.10.5. Định lượng S04~: (phương pháp gián tiếp)

Cho BaCl2 dư để kết tủa hoàn toàn S0 4 ~ 

+ SOl~ -  BaS04 i

Định lượng còn lại bằng complexon III. Để quan sát dễ dàng sự chuyển 

màu của chỉ thị, thêm vào dimg dịch một lượng nhất định và quá trình định 
lượng đưỢc tiến hành hoàn toàn tương tự như định lượng độ cứng toàn phần 
của nước.

2.10.6. Dùng trong phản tích dụng cụ

Phép so màu, đo quang.

TỪ KHÓA

-  Phức chất -  Hằng sô" tạo phức

-  Phức chất cộng -  Hằng sô' bền điều kiện

-  Phức chất nội -  Complexon

-  Hằng sô' không bền -  Chỉ thị kim loại

CẢU HỎI LƯỢNG GIÁ

1. Nêu định nghĩa phức chất, phức chất cộng, nội phức, cho thí dụ minh họa.

2. Phân tích ý nghĩa của hằng sô" tạo phức, hằng sô không bền của phức, hằng 
số bền điều kiện.
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3. Trình bày phân loại của chỉ thị dùng trong phương pháp tạo phức.

4. Nêu các yêu cầu của chỉ thị kim loại.

5. Trình bày ý nghĩa của hằng số bền điều kiện.

6 . Hãy phân tích ảnh hưởng của pH đến cân bằng tạo phức.

7. Làm thế nào để tăng tính chọn lọc của chuẩn độ tạo phức?

8 . Trình bày ứng dụng của phản ứng tạo phức trong phân tích.

9 . Nêu nguyên tắc của phương pháp complexon, giải thích đương lượng của ion 
kim loại trong phương pháp complexon?

10. Định nghĩa complexon. Nêu tính tạo phức của complexon III.

1 1 . 'IVình bày các phương pháp phát hiện điểm kết thúc chuẩn độ.

12. Nêu cơ chế chuyển màu của chỉ thị kim loại; Tên các chỉ thị thường dùng 
trong phương pháp complexon.

13. Trình bày các kỹ thuật chuẩn độ bằng complexon.

-  Chuẩn độ thẳng. -  Chuẩn độ thế.

-  Chuẩn độ gián tiếp. -  Chuẩn ngược.

14. Nêu ứng dụng của chuẩn độ complexon trong phân tích.

CÂU HỎI TRẮC NGHIỆM

1. Phức chất là những hỢp chất phân tử đưỢc tạo thành do........... nốì vối các
phôi tử

a. một ion

b. một cation

c. một kim loại

d. một vài ion kim loại

e.một nguyên tử

2. Tính chất đặc trưng của nội phức là

a. màu đặc trưng

b. độ bền cao

c. độ tan trong dung môi hữu cơ lớn

d. tất cả các câu trên đúng

e. không câu nào đúng
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3. Complexon III là
a. dẫn xuất của acid aminopolycarboxilic

b. acid nitril triacetic
c. acid etylen diamin tetraacetic

d. muôi dinatri của etylen diamin tetraacetic

e. các hỢp chất hữu cơ

4 . ở  pH 4 - 6  EDTA phân ly ỏ dạng:

a. H s r  c. e. Y"-

b. HgY" d. HY^-

5. Chỉ thị kim loại là chì thị làm thay đổi màu phụ thuộc vào

a. hằng sô" bền của complexonat d. nồng độ của EDTA
b. hằng sô' bền điều kiện của chỉ thị e. nồng độ của ion kim loại

c. dạng phân ly của EDTA

6 . Định luỢng Fe^'l)ằng phưcỉng pháp comlexon dùng chỉ thị

a. đen eriocrom T c. kxilen dacam e. acid salicylic
b. murexit d. crom xanh đen acid

7. Định lượng với chì thị murexit thực hiện ở môi trường

a. pH>12 c. pH = 9 - l l  e. pH = 7

b. pH = 7-8 d. pH < 3

8 . Chỉ thị đen eriocrom T ỏ pH = 6,3 - 1 1 , 2  có màu

a. xanh c. vàng cam e. đỏ cam

b. đỏ d. tím

9. Chỉ thị dùng ở dạng rắn

a. đen eriocrom T c. acid salicylic e. câu a,b,c

b. murexit d. câu a,b

1 0 . Định lượng Bâ '̂  bằng phương pháp complexon dùng kỹ thuật chuẩn độ

a. trực tiếp c. ngược e. gián tiếp -  thừa trừ

b. thế d. gián tiếp
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ĐÁP ÁN CÂU HỎI TRẮC NGHIỆM

Chương
Câui.

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

1 b c e d d

2 d a e d a • •

3 d c c d b e c c b

4 c e a a c a a

5 d e b a e b e

6 b d a e o

7 c b e c e c e d a e

8 a c e c d a b c d e

9 c a b b a e a a c b

10 c d d c e e c a d c
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