Potencjometryczne pomiary pH i miareczkowanie potencjometryczne.

Wtasnosci roztworéow buforowych

Pojecie pH zostato wprowadzone do chemii przez Sérensena (1909) jako dogodna miara
kwasowosci roztwordw i oznaczato pierwotnie ujemny logarytm ze stezenia jonéw wodorowych.
Po6Zniej jednak okazato sie, ze potencjat elektrody odwracalnej wzgledem jonéw wodorowych
jest okreslany przez aktywnosci tych jondw, a nie przez stezenia, dlatego tez obecnie definiuje sie
pH jako ujemny logarytm z aktywnoSci jonéw wodorowych w roztworze

pH =-loga,,. (1)
Definicja powyZsza nie jest jednoznaczna, poniewaz aktywnosci indywidualnych jonéw sa
niemierzalne, jak rowniez nie majg jasnego sensu termodynamicznego (z wyjatkiem roztworéw
rozcienczonych). Konieczna jest zatem praktyczna definicja pH, zgodna z termodynamicznymi
zaleznosciami i do$wiadczalnym pomiarem tej wielko$ci.

Jezeli zbudujemy ogniwo skiadajgce sie z elektrody wodorowej i elektrody odniesienia
(np. elektrody kalomelowej, chlorosrebrowej, siarczanorteciowej), to sita elektromotoryczna

tego ogniwa okreslona jest wzorem

2,303RT

SEM = Eggn — loga,, . (2)

Zakladajac, ze potencjat dyfuzyjny zostal wiaczony w potencjat elektrody odniesienia E,qp,
uwzgledniajac réwnanie (1) definiujgce pH oraz fakt, Ze w temperaturze 298 K wyrazenie
2,303 RT/Fprzyjmuje warto$¢ 0,0591 [V] otrzymamy:

Réwnanie (3) mozna uzna¢ za definiujace pH, podczas gdy rownanie (1) wyjasnia sens fizyczny
tej wielkoSci.

Poniewaz trudno jest zrobi¢ dobrg elektrode wodorowa, pracujaca odwracalnie
w kazdym S$rodowisku, dlatego pomiary pH maja praktycznie zawsze charakter pomiaréw

poréwnawczych. Polegajg one na zastosowaniu standardowych roztworéw buforowych o Scisle

ustalonych aktywnos$ciach jonéw wodorowych. Zbiér standardowych roztworéw buforowych



okres$la praktyczng skale pH. Mierzac SEM ogniwa z roztworem standardowym (S), a nastepnie
badanym (X), otrzymujemy zaleznos¢

SEM (X)— SEM(S)
0,0591

pH(X) = pH(S) + (4)

Wedtug zalecenia IUPAC powyzZsze rO6wnanie uwaza sie za rownanie definiujace pH roztworu.

Do potencjometrycznego oznaczania pH potrzebne sg dwa rodzaje elektrod: elektrody
wskaznikowe, ktérych potencjal jest funkcja aktywnosci jondw wodorowych, oraz elektrody
poréwnawcze, charakteryzujace sie statg warto$cia potencjatu w danych warunkach
pomiarowych. Do najlepiej poznanych elektrod wskaznikowych naleza: elektroda wodorowa,

szklana, chinhydronowa oraz elektrody tlenkowe (antymonowa, bizmutowa).

Elektroda wodorowa (Pt | Hz | H*). Zbudowana jest z blaszki platynowej pokrytej czernig
platynowg, zanurzonej w roztworze zawierajagcym jony wodorowe i optukiwanej gazowym
wodorem. Czern platynowa, osadzana elektrolitycznie na powierzchni platyny, speinia podwojna
role w dziataniu elektrody: dziata katalizujaco na przebieg reakcji tworzenia atomowego wodoru
(Hz & 2H) i réwnoczesnie dzieki swej duzej powierzchni wiasciwej, zapewnia obecnos$¢
dostatecznej ilo$ci gazowego wodoru na elektrodzie.

Potencjat elektrody wodorowej (w skali wodorowej) jest réwny sile elektromotorycznej ogniwa

zbudowanego z danej elektrody wodorowej ( py, A+ ) i standardowej elektrody wodorowe;j

(pPH ) :1,013-105 Pa, a,+ =1), ktérej potencjat przyjmuje sie umownie za réwny zeru. Nalezy
tutaj przypomnie¢, ze Nernst definiowatl tak zwang normalng elektrode wodorowg, ktorej

potencjat przyjat za rowny zeru, jako elektrode wodorowa nasycong pod ci$nieniem ZI.,013-105 Pa

i zanurzong w 1 molowym roztworze H2S04, dla ktérego przyjeto jednostkowe stezenie jonow
wodorowych.

Potencjat elektrody wodorowej opisuje rownanie

RT aH+
BotiH, 11t = F '”(pH 172 ®)
2



Elektroda wodorowa wykazuje niezgodne z réwnaniem (5) warto$ci potencjatéw w obecnosci
utleniaczy takich jak: azotany (V), chlorany (V), tlen, jony Fe® itp. W ukladzie nie moze by¢

réwniez zwigzkow arsenu, rteci i siarki, ktore "zatruwaja" elektrode.

Elektroda szklana. Jest najbardziej rozpowszechniong i najczesciej stosowang elektroda
wskaznikowa do pomiaréw pH. Jej zaletami s3: duza doktadnos$¢ i powtarzalno$¢ uzyskiwanych
wynikow, tatwos¢ w jej stosowaniu oraz mozliwo$¢ dokonywania pomiaré6w w roztworach
kwasnych, alkalicznych, zawierajacych utleniacze, reduktory, trucizny katalityczne
i biatka.

Elektroda szklana zbudowana jest z cienkoSciennej membrany z odpowiedniego szkta
o réznym ksztatcie geometrycznym (zaleznym od potrzeb zastosowania), wypetnionej
roztworem buforowym o statej, niskiej wartosci pH i zawierajagcym jony potencjatotwdrcze dla
elektrody wyprowadzajacej (czesto jest to bufor octanowy z KCl lub roztwér HCl). W roztworze
wewnetrznym zanurzona jest tzw. elektroda wyprowadzajaca, ktéra najczesciej jest elektroda
chlorosrebrowa lub elektroda kalomelowa. Elektroda szklana tworzy ogniwo z zewnetrzng
elektrodg odniesienia. Obecnie, produkowane s3g elektrody szklane kombinowane, taczace
w jednej konstrukcji wtasciwg elektrode szklang i elektrode odniesienia.

Potencjat elektrody szklanej jest wynikiem réwnowagi membranowej pomiedzy
membrang (w tym przypadku szklem) a jonami roztworu zewnetrznego i wewnetrznego.
Budowe granicy faz pomiedzy szktem a roztworem przedstawiono na rysunkach 11 2.

Warstwa hydratowanego szkta wymienia jony sodowe na jony wodorowe z roztworu badanego

Na™ (szk.) + H ™ (roztw) <> H " (szk.) + Na™ (roztw) (6)
Réwnowaga tej wymiany zalezy od aktywnos$ci jonéw H+ w roztworze badanym. Przy matych
stezeniach jonéw H* a duzych stezeniach w roztworze badanym jonéw Na*, K*, Lit i innych
(gtownie jednowartosciowych kation6w), one moga wchodzi¢ w wymiane z jonami warstwy
hydratyzowanej powodujac odchylenia mierzonych wartosci pH od wartoSci rzeczywistych. Jest
to tzw. btad sodowy. Prad poprzez S$rodkowa czes¢ szkla membrany przewodzony jest
w procesie tancuchowego przemieszczania sie jondw w sieci szkta i stad bierze sie bardzo
wysoka opornos¢ elektrod szklanych (rzedu 1 M(Q).

0,03-0,1 mm granica
migdzyfazowa

wewnetrzny
rOZtwor rozZtwor rozZtwor
standardowy badany



W ogdblnym przypadku potencjat membranowy elektrody mozna wyrazi¢ rownaniem
%
g -RT IH(EJ LE, +E )
F &

gdzie: a, 1 a, - aktywnoSci przenikajgcego przez membrane jonu w roztworze

zewnetrznym i wewnetrznym,

Z - warto$ciowos¢ jonu,

E, - potencjat asymetrii,

E, - czton zwigzany z przenikaniem przez membrane wody oraz innych jonow.

Potencjal asymetrii (E, ) jest potencjalem membrany oddzielajacej dwa takie same
roztwory. Jest on wynikiem nieidentycznosci wewnetrznej i zewnetrznej powierzchni membrany.

W roztworach alkalicznych E; przybiera znaczne wartos$ci, w zwigzku z czym potencjat
elektrody szklanej przestaje by¢ funkcjg aktywnosci tylko jonéw H*, a w duzym stopniu zalezy
rowniez od aktywnosci kationéw pierwiastkéw alkalicznych (szczegélnie Na™).W zakresie
liniowej zaleznoSci potencjatu od pH roztworu potencjat elektrody szklanej opisuje rownanie

E,=E2-SpH (©))
gdzie: S=(RT/F)Inl0



Potencjat standardowy elektrody szklanej (E2) =zalezy od potencjatu asymetrii,
potencjatu standardowego elektrody wyprowadzajacej i aktywnosci jonu potencjatotworczego
dla tej elektrody. Poniewaz E. wykazuje pewna zmienno$¢ w czasie, konieczna jest co pewien
okres kalibracja elektrody przy uzyciu roztworéw buforowych o znanym pH. Zmienno$¢
E2 w czasie wynika ze ,starzenia sie” szkta i trwatego osadzania sie na powierzchni membrany

réznych substancji (w pomiarach Kklinicznych jest to biatko). Elektrody szklane mozna
regenerowac poprzez kapiele w réznych roztworach takich jak roztwoér pepsyny i HCI (usuwanie
warstwy biatek) czy kwasu fluorowodorowego, ktéry powoduje rozpuszczenie powierzchniowe;j,

nieaktywnej warstwy szkla membrany.

Elektroda chinhydronowa. Jest to elektroda typu redoks, zbudowana z elektrody

platynowej zanurzonej w roztworze, Kktéry jest w réwnowadze z chinonem (Q)
i hydrochinonem (H,Q) (zwiazek organiczny o nazwie chinhydron jest réwnomolekularnym
kompleksem chinonu i hydrochinonu). Reakcji pétogniwa

Q+2e=Q% €))
towarzyszy reakcja chemiczna pomiedzy anionem hydrochinonu Q? i rozpuszczalnikiem.
Zgodnie z powyZszym rownaniem potencjat elektrody chinhydronowej opisuje zaleznos$¢:

RT ., [Q]

0
Es =Eg +—In

2F Q|

Poniewaz Q® jest anionem bardzo stabego kwasu H,Q, w roztworze wodnym ustalaja

(10)

sie nastepujace rGwnowagi dysocjacji elektrolityczne;j:

H,Q<HQ +HT, HQ < Q* +H* (11)
ktérym odpowiadajg nastepujace state dysocjacji:
HQ ||H"
K, :w:]alofﬂ) (12)
[H,Q]

@I,

- 13
o' ”



W roztworze wystepujg wiec trzy formy zredukowane: H,Q, HQ~, Q% oraz jedna utleniona Q.

Stezenie anionu Q* mozna wyrazi¢ za pomocg réwnan na state dysocjacji i réwnania na

analityczne stezenie C,, hydrochinonu
2
H+ QZ— H+ QZ—
c,ed=[H2Q}+{HQ-}+{Q2—}J K}L }J £ L[Qﬂ (14)
172 2
Wynika stad, ze
{sz} _ . Crea K1 K, (15)
HY K HY [+ KK,
Podstawiajgc (15) do (10) otrzymujemy réwnanie na potencjat elektrody chinhydronowe;j:
o  RT RT RT . .
E, =EJ +E|ng—ﬁln K,K, +Eln([H [ew ]+ KlKZ) (16)

red

Poniewaz w chinhydronie [Q] =C, » Wiec drugi wyraz w tym réwnaniu jest rowny zeru,

natomiast pierwszy i trzeci mozna potaczy¢ we wspolng statg Ec"h . Czwarty wyraz upraszcza sie

w zalezno$ci od zakresu pH:
1. W Srodowisku kwasnym [ H+r>> KK, + Kl{ Hq, a zatem

2,303RT

£ PH (17)

Ecn = Egp ~
+ + P .
2. Gdy Kl[H ]>)[H ] + K1K5 , wowczas

RT 2,303RT

Eeh :Egr']+Ean1— pH

(18)
3. W Srodowisku silnie alkalicznym KK, )) Kl{ Hﬂ +{H+}2 , dysocjacja jest catkowita i potencjat

elektrody nie zalezy od pH

o RT
Ech = Ech +E|n Kle (19)

Pomiar pH (roztworéw o pH mniejszym niz 7) przy pomocy elektrody chinhydronowe;j
polega na zanurzeniu w badanym roztworze elektrody platynowej i dodaniu nieduzej iloSci
chinhydronu (cze$¢ musi pozosta¢ nierozpuszczona), a nastepnie dokonuje sie pomiaru

potencjatu tak przygotowanej elektrody wzgledem elektrody odniesienia (kalomelowej lub



chlorosrebrowej). Jezeli przez E,, oznaczymy mierzong SEM, a przez E,, potencjal elektrody

odniesienia, to

E,-EX+E_ JF
pH :_( zm ch por) (20)
2.303RT

Elektrody odniesienia (patrz ¢wiczenie: Wyznaczanie entalpii swobodnej (AG), entalpii (
AH) i entropii (AS) reakcji zachodzacej w ogniwie Clarka). Elektrody odniesienia sg to
potogniwa o dobrze znanym i dobrze odtwarzalnym potencjale elektrodowym. Najczesciej
stosowanymi elektrodami odniesienia w praktycznych pomiarach elektrochemicznych sa
elektrody kalomelowe (Hg|Hg,Cl, | Cl") i chlorosrebrowe (Ag|AgCl | Cl"). Na elektrodach tych
przebiegaja nastepujace reakcje:

Hg,Cl, +2e < 2Hg +2CI° (21)

AgCl +e < Ag +CI° (22)

Potencjaty obu elektrod sa funkcjg aktywnos$ci jonéw chlorkowych, natomiast réznig sie

potencjatami standardowymi

E:E"—%Inael_ (23)

W zalezno$ci od stezenia jonow chlorkowych mamy elektrody nasycone (nasycona

elektroda kalomelowa, nasycona elektroda chlorosrebrowa) i elektrody o r6znym stezeniu jonow
ClI" (np. 3-molowa, 1-molowa, 0,1-molowa). Im nizsze jest stezenie jonéw chlorkowych, tym

mniejszy jest wspotczynnik temperaturowy elektrody. Do rzadziej stosowanych elektrod

odniesienia naleza siarczano-rteciowa (Hg|Hg,SO,|SO%), wodorowa (Pt|H,|H™)

i rteciowo-tlenkowa (Hg | HQO | OH™).
Roztwory buforowe
W praktycznych pomiarach pH istotng role odgrywaja roztwory buforowe, bedace

mieszaning stabego kwasu i jego soli z mocng zasadg (bufor kwasny) lub stabej zasady i jej soli z

mocnym kwasem (bufor zasadowy). Roztworami buforowymi sg réwniez mieszaniny soli



kwasow wieloprotonowych (np. NaH2PO4 i NazHPO4) i mocne kwasy lub zasady. Roztwory
buforowe wykazujg zdolno$¢ wyréwnywania zmian warto$ci pH wywotanych przez dodanie
jonéw hydronowych lub wodorotlenowych (jony te moga rowniez powstawac lub by¢ zuzywane
w wyniku reakcji chemicznej lub innego procesu). Odgrywaja one bardzo wazng role w
procesach chemicznych i biologicznych, poniewaz przebieg wielu reakcji silnie zalezy od pH.
Roztwory buforowe stosowane sg do utrzymywania na stalym poziomie Zadanej wartosci pH,
a standardowe roztwory buforowe sga niezbedne dla kalibracji elektrod wskaznikowych na jony
wodorowe.

pH roztworéw buforowych sktadajacych sie z mieszaniny stabych kwaséw lub zasad i ich
soli mozna obliczy¢ ze statych dysocjacji kwasu lub zasady. Logarytmujac réwnania na state
dysocjacji i przyjmujac stezenia anionéw kwasu lub kationéw zasady za roéwne stezeniu soli,
otrzymamy rownania Hendersona - Hasselbacha

pPH = pK o) + Iogcc—mz (24)
oraz

Czas

pH = pK, — ch(zas) +log .

(25)

S

gdzie: K, - stata dysocjacji stabego kwasu,

K - stata dysocjacji stabej zasady,

c(zas)

K, - illoczyn jonowy wody,

Cuw + Cuas 1 Cs - Stezenie kwasu, zasady i soli.

Z powyzszych réwnan wynika, ze pH roztworéw buforowych nie zalezy od stezen
catkowitych kwasu lub zasady i soli, a jedynie od ich stosunku. W rzeczywistos$ci jednak, przy
rozcienczaniu lub zwiekszaniu stezen (przy zachowaniu stalego stosunku) pH roztworéow
buforowych moze sie zmienia¢ w zwigzku ze zmianami sity jonowej, ktérej wielko§¢ ma wptyw

A- Zi2\/T
1+a-BJI

fadunkiem jonu, a jest efektywnym promieniem jonu a 7/ jest silg jonowa roztworu:

na warto$¢ wspotczynnikéw aktywnosci f; (log fj = — gdzie A1 B sa stalymi, z; jest

| = %Zci . ziz )- Dlatego tez poprawniej bytoby w réwnaniach (24) i (25) zamiast stezen zapisac

aktywnosci, a klasyczne state dysocjacji zastgpic¢ stalymi termodynamicznymi. Poniewaz zmiany



te nie sg wielkie, w wiekszosci przypadkéw do praktycznych obliczen pH roztworéw buforowych
stosuje sie rOwnania (24) i (25).

Efekt dziatania buforowego roztworu okresla pojemno$¢ buforowa, ktérej miarg jest ilos¢
moli mocnej zasady lub kwasu (b), potrzebna do zmiany pH jednego litra roztworu
o jednostke

dC AC
dpH " ApH (26)

Pojemnos$¢ buforowa mozna wyznaczy¢ z krzywych zaleznosSci pH od ilosci dodanej do
objetosci 1 dm3 buforu mocnej zasady lub kwasu. Przyktadowo, dla buforu kwasnego dC oznacza
liczbe moli mocnej zasady, ktéra wywotata liczbowo réwny wzrost stezenia zasady bedacej
sktadnikiem buforu, kosztem obecnego w roztworze sprzezonego kwasu. Dodanie takiej samej
liczby moli mocnego kwasu wywota taki sam efekt w odwrotnym kierunku.

Catkowite stezenie zasady (C 5 ) w roztworze jest rowne:
CAzch_-+cOH_-—cH30+ (27)

Zaktadamy, ze sumaryczne stezenie sktadnikow buforu (C)wynosi:

C=Crw+Cy- (28)
Ch,0* Ca-
Podstawiajac do (28) za cy, wartoS¢ obliczong ze statej dysocjacji CkW:3—
Kekw)
otrzymamy:
C + C —
coHeO A 29
Ke(kw)
skad:
K -C
CA, _ c(kw) (30)
KC(kW) +CH3O+
.- . . L Kw . :
Podstawiajac réwnanie (30) do (27), oraz uwzgledniajac, zZe Cou- = (gdzieK,, jest
CH 0"
iloczynem jonowym wody), otrzymamy:
Kekw) -C K

Ke(w) *Cy 0+ Chj0+



Rozniczkujac réwnanie (31) wzgledem Ch.0* otrzymujemy:
3

dCa _  Kegw)'© Ky 4 32)
2 2
dCH3O+ (KC(kW) +CH3O+) CH3O+

Poniewaz rownanie na pojemno$¢ buforowag £ mozemy przeksztatci¢ do postaci:

dc dc

ﬂ::dCA:: H0"  dCp 2303 IH3o+ ~dCp _
dpH dpH ch30+ (—d ncH30+) ch3O+
de,, . (33)
2.303 dg'SO ._9Ca - -2303c,, .. _dCa
_%ng0t uyor Moo
CH,0"
to podstawiajac réwnanie (32) do (33) otrzymujemy:
Kekw) *CCpy o+ K
B =230 N0 v W e, . (34)
3

2 Cy o

W analogiczny spos6b mozna wyprowadzi¢ réwnanie na pojemno$¢ buforowg buforéow

zasadowych

Ke(zas) - Kw-C CH0t Ky
+

S =230 o o (35)

2 e .

W obszarze pH ~ 3 - 11 drugi i trzeci czton w réwnaniach (27) i (28) mozna pomina¢ jako
mato znaczace w poréwnaniu z pierwszym - i wéwczas wida¢, ze pojemnos$¢ buforowa jest
wprost proporcjonalna do stezenia poczatkowego kwasu lub zasady.

Z krzywych miareczkowania kwasowo-zasadowego wynika, Ze roztwory mocnych
kwaséw (pH < 3) i mocnych zasad (pH > 11) charakteryzuja sie wysoka pojemnoscig buforows,
ktora jest odwrotnie proporcjonalna do tangensa kata nachylenia krzywej miareczkowania przed
punktem rownowaznikowym. Dlatego tez mozna je uwazac za roztwory buforowe. Ich pojemnos¢

buforowga wyraza rownanie



B=2303c, . +c,, ) (36)

z ktorego wynika, ze im wieksze jest stezenie silnego kwasu lub zasady, tym wieksza jest
pojemnos$¢ buforowa roztworu. Warto$¢ pH takich roztworéw buforowych wynika z aktywno$ci

jonow wodorowych.

Miareczkowanie potencjometryczne

Miareczkowanie potencjometryczne polega na pomiarze réznicy potencjatéw miedzy
elektrodg wskaznikowg i elektroda odniesiena po dodawaniu do roztworu badanego
odpowiednich porcji odczynnika miareczkujgcego (titranta). Elektroda wskaZznikowa musi by¢
czuta na zmiany stezenia oznaczanego sktadnika roztworu lub odczynnika miareczkujgcego.
Krzywe miareczkowania, przedstawiajace zalezno$¢ potencjatu (lub pH w miareczkowaniach
alkacymetrycznych) od objetosci dodanego titranta majg charakterystyczny przebieg.
Poczatkowo zmiany potencjalu sa niewielkie a dopiero w poblizu koncowego nastepuje

gwattowny skok, po ktérym potencjat znéw zmienia sie wolno (Rys. 3).

Mozna wyrdznic cztery typy miareczkowania potencjometrycznego:

a) miareczkowanie alkacymetryczne - miareczkowanie kwaséw zasadami lub odwrotnie,
w ktérym mierzy sie zmiany pH po dodaniu titranta. Jako elektrode wskaZnikowg stosuje sie
jedna z elektrod czutych na jony wodorowe, opisanych wczesniej.

b) miareczkowanie redoks - prowadzi sie stosujac jako elektrode wskaZnikowa elektrode
platynowa lub weglowg, ktérej potencjat zalezy od logarytmu ze stosunku stezen formy
utlenionej do zredukowanej, zmieniajgcego sie w czasie miareczkowania oznaczanego uktadu
utleniajaco-redukujacego.

c) miareczkowanie strgceniowe - elektroda wskazZnikowa moze by¢ elektroda czuta na jon
miareczkowany lub na jon wprowadzanego titranta, ktory ulega reakcji wytrgcania. Na przyktad,
podczas miareczkowania jonow srebra roztworami chlorkéw jako elektrode wskaznikowg mozna

zastosowa¢ srebrowa lub chlorkowg elektrode jonoselektywna poniewaz w roztworze



miareczkowanym nastepuje zmiana stezenia zaréwno jonow srebrowych (maleje) jak
i chlorkowych (ros$nie).

d) miareczkowanie kompleksometryczne - wykorzystuje sie tutaj fakt, Ze elektrody sa czute
tylko na “wolne” jony a nie zwigzane w kompleks. Dodawanie w trakcie miareczkowania
czynnika kompleksujgcego dany jon, ktory jest potencjatotwdrczym dla zastosowanej elektrody
wskaznikowej, powoduje (zgodnie z reakcjq i ze statag rownowagi kompleksowania) zmniejszenie
stezenia wolnych jondw, a tym samym zmiany potencjatu elektrody wskaznikowe;j.

Podczas miareczkowania mozna oznaczy¢ rownocze$nie kilka jonow jezeli tylko
odpowiednio dobierze sie warunki, w ktorych pewne state fizykochemiczne, takie jak: state
dysocjacji, potencjaty standardowe uktadéw redoksowych, iloczyny rozpuszczalnoSci state
kompleksowania miareczkowanych jonoéw, beda sie znacznie réznity od siebie (Rys. 3b). Przy
niewielkich réznicach tych statych nalezy sie liczy¢ ze wspoéiprzebiegiem roéznych reakcji
prowadzacych do zafatszowania wynikéw oznaczen stezenia danego jonu.

Na podstawie krzywych miareczkowania wyznacza sie punkt konncowy PK, na podstawie

ktérego oblicza sie stezenie substancji miareczkowanej w roztworze badanym.

Metody wyznaczania punktu koncowego (PK) miareczkowania

Istnieje kilka metod wyznaczania punktu koncowego miareczkowania, z ktérych najczesciej
stosowane to metoda graficzna, metoda pierwszej i drugiej pochodne;j.

W metodzie graficznej (Rys. 3) wykresSla sie dwie réwnolegte styczne do krzywej
miareczkowania przed i po punkcie przegiecia i prowadzi przez Srodek miedzy nimi trzeciag
prosta, rdwnolegta do nich. Punkt przeciecia tej prostej z krzywg miareczkowania wyznacza na

osi odcietych objeto$¢ titranta V odpowiadajacg PK miareczkowania.

A
E
lub
pH

PK]_ PKZ VNaOH [Cm3]



Jesli skok potencjatu jest mniej wyrazny stosuje sie metode pierwszej (Rys. 4) lub drugiej
pochodnej (Rys. 5). W praktyce, w metodzie pierwszej pochodnej, na osi Y wykresla sie AE/AV
lub ApH/AV, a na osi X - catkowitg objetos$¢ zuzytego titranta pomniejszong o potowe objetosci

ostatniej dodanej porcji. Maksimum otrzymanej krzywej odpowiada objetosci titranta w PK

miareczkowania.
A A

AE AE

AV AV 2

lub lub

ApH A2 pH PK R
\Y 3
v 2 V [em’]
PK V [cm?] g
Rys. 4. Wyznaczanie PK metoda pierwszej Rys. 5. Wyznaczanie PK metoda drugiej
pochodnej pochodnej

Aparatura

Pehametr, elektroda szklana kombinowana lub elektroda szklana i elektroda odniesienia

(chlorosrebrowa lub kalomelowa), szkto labolatoryjne.



Odczynniki
0,1 M CH3COOH, 0,1 M CH3COONa, 0,1 M HC], 0,1 M H3PO4, 0,1 M NaOH, dwa roztwory buforowe

do kalibracji pehametru.

Wykonanie ¢wiczenia

1.

Przygotowa¢ pehametr do pomiaru: podtaczy¢ elektrody, wiaczy¢ do pradu ,dokonac
kalibracji przyrzadu przy pomocy buforéw o znanym pH.

Przygotowa¢ dwa roztwory buforowe przez zmieszanie: a) 50 cm3 0,1 M CH3COOH i 50
cm3 0,1 M CH3COONa, b) 10 cm3 0,1 M CH3COOH i 90 cm? 0,1M CH3COONa. Zmierzy¢ ich
pH.

Rozcienczy¢ jeden z powyzszych buforéw 10-krotnie, zmierzy¢ pH i poda¢ wynikajacy
stad wniosek.

Przygotowa¢ 25 cm3 mieszaniny sktadajacej sie z 0,5 cm3 0,1 M HCl i 24,5 cm3 kazdego
z buforéw octanowych. Zmierzy¢ i obliczy¢ zmiane pH buforow.

Zmierzy¢ pH 0,1 Mi0,001 M NaOH.

Zmierzy¢ pH 0,1 Mi0,001 M HCL

Zmiareczkowac 25 cm3 buforéw octanowych 0,1 M roztworem NaOH do punktu, w ktérym
pH jest wieksze o jednostke od warto$ci poczatkowej. Zanotowa¢ catkowita objetos¢
zuzytego titranta.

Rozcienczy¢ 5 cm3 0,1 M HCl woda destylowang do objetosci okoto 40 cm3 i miareczkowac
potencjometrycznie 0,1 M NaOH (po kazdej dodanej porcji NaOH odczytujemy potencjat
elektrody szklanej kombinowanej).

Rozcienczy¢ 5 cm3® 0,1 M H3POs4 woda destylowang do objetosci okoto 40 cm3 i

miareczkowac jak wyze;.

Opracowanie wynikow

1.

Obliczy¢ teoretyczne warto$ci pH roztworéw buforowych i poréwnac je z wynikami
pomiaréw.

Przeanalizowa¢ wptyw rozcienczania i dodatku HCI na pH roztworéw buforowych.
Obliczy¢ pojemnos$¢ buforowg sporzadzonych buforéw octanowych wedtug réwnania (34)

oraz z iloSci moli NaOH potrzebnej do zmiany pH 25 cm?3 roztworéw buforowych



o jednostke (przeliczy¢ liczbe moli na ilo$¢ potrzebng do zmiareczkowania 1000 cm3

roztwordw buforowych).

4. 7 wartosci pH 0,1 i 0,001 molowych roztworéw NaOH i HCl obliczy¢ aktywnoSci jonéw
wodorotlenowych i wodorowych (aOH_ =10~ 14~ pH), a,+ =10 PH ) a nastepnie
wspotczynniki atywnosci (£ = a/c gdzie ¢ = 0,1 lub 0,001 mol/dm3). Uzyskane wyniki
poréwnac z warto$ciami tablicowymi i wyciggna¢ wnioski.

5. Wykresli¢ zalezno$ci Esz = A Vwaow) oraz A Esz/ A VNvaon = R Vwaon), wyznaczy¢ punkty
koncowe miareczkowania i obliczy¢ doktadne stezenia miareczkowanych kwaséow.

Dyskusja wynikéw

1. Wyprowadzi¢ réwnanie na pH buforu octanowego i przedstawi¢ mechanizm jego
dziatania po dodaniu do niego niewielkiej ilo$ci kwasu i zasady.

2. Omoéwié wpltyw rozcienczenia na pH roztworéw buforowych i pojemno$¢ buforowa.

3. Wytlumaczy¢ zmiany wspotczynnikow aktywnos$ci ze zmiang stezenia roztworu
i przyczyny odstepstw wartosci doSwiadczalnych od wartoSci teoretycznych.

4. W oparciu o rownanie Nernsta opisa¢ przebieg krzywej miareczkowania
potencjometrycznego uwzgledniajgc zmiany aktywnoSci jondw  wodorowych.
Wyttumaczy¢ dlaczego podczas miareczkowania kwasu fosforowego(V) wystepuja tylko
dwa skoki potencjatu.

5. Podac znane sposoby wyznaczania punktu koncowego miareczkowania.
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