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ÔN TẬP PHÂN TÍCH ĐỊNH TÍNH 

Nội dung 1: HỆ THỐNG PHÂN TÍCH ĐỊNH TÍNH 

Câu hỏi 

1. Trình bày hệ thống phân tích các cation ? 

2. Trình bày hệ thống phân tích các anion ? 

1. Các hệ thống PTĐT 

- Phần lớn các chất vô cơ tồn tại trong dung dịch dưới dạng các chất điện ly. Các chất 

này phân ly hoàn toàn hay một phần thành các ion, do đó phản ứng giữa các chất với 

thuốc thử là phản ứng ion 

- Trong PTĐT, các ion được chia thành nhóm dựa trên đặc tính của chúng đối với thuốc 

thử: tạo tủa, giống nhau và khác nhau về độ tan, …  

1.1. Hệ thống phân tích các cation 

1.1.1. Hệ thống H2S (hệ thống phân tích sulfur) 

- Các cation được chia thành 5 nhóm dựa trên cơ sở độ tan của các sulfur, clorid và 

carbonat. Cho phép thực hiện phân tích theo một trật tự xác định 

- Ít sử dụng vì thời gian phân tích quá dài 25 – 30 giờ, việc tìm các ion của nhóm cuối 

không chính xác do dung dịch bị pha loãng, cần phòng phân tích có thiết bị đặc biệt 

1.1.2. Hệ thống acid - base 

- Các cation được chia thành 6 nhóm tùy theo phản ứng của chúng đối với HCl, H2SO4, 

kiềm, amoniac 

- Ưu điểm: sử dụng được những tính chất cơ bản của các nguyên tố, quan hệ giữa các 

nguyên tố với acid và kiềm, tính lưỡng tính của các hydroxyd, khả năng tạo phức, … 

Nhóm Ion Thuốc thử nhóm Đặc điểm 

I Ag+, Pb2+, 

Hg2
2+ 

HCl 6M Tủa clorid trắng, không tan trong 

HNO3 

II Ba2+, Sr2+, Ca2+ H2SO4 3M/cồn 90o Tủa sulfat, không tan trong acid vô cơ, 

acid acetic 

III Al3+, Cr3+, Zn2+ NaOH 3M dư Hydroxyd lưỡng tính, tan trong kiềm 

dư 

IV Fe3+, Mn2+, 

Mg2+, Bi3+ 

NaOH và H2O2 Hydroxyd không tan trong kiềm dư 
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V Cu2+, Co2+, 

Hg2+ 

NH4OH dư Hydroxyd, tạo phức tan trong NH4OH 

dư 

VI Na+, K+, NH4
+ Không có thuốc thử 

nhóm 

 

 

1.1.3. Hệ thống phosphat – amoniac 

- Các cation được phân thành 5 nhóm dựa trên thuốc thử nhóm là phosphat và amoniac 

- Phương pháp tiến hành phức tạp, ít sử dụng thuốc thử riêng biệt 

1.2. Hệ thống phân tích các anion 

1.2.1. Các phương pháp phân loại anion 

- Chưa tìm được các thuốc thử nhóm thật tốt như cation 

- Thuốc thử áp dụng cho anion thường chỉ dùng để thử sơ bộ sự hiện diện của các anion 

hay không 

- Các thuốc thử nhóm của anion được phân loại như sau: 

- Thuốc thử làm phân hủy và giải phóng chất khí: HCl và H2SO4 loãng 

- Thuốc thử tạo tủa: BaCl2 trong môi trường trung tính, AgNO3 trong HNO3 

- Thuốc thử là chất oxy hóa: KMnO4, HNO3 đặc, H2SO4 

- Thuốc thử là chất khử: KI 

1.2.2. Các phương pháp phân tích anion 

- Có 3 phương pháp: phân tích hệ thống, nữa hệ thống và riêng biệt 

- Tiến hành phân tích nữa hệ thống đối với các anion trong đó một số được thử thẳng từ 

dung dịch phân tích, một số được chia thành nhóm 

Nhóm Ion Thuốc thử Đặc điểm 

I Cl-, Br-, I-, SCN-, CN-, 

S2-, S2O3
2- 

AgNO3 trong HNO3 loãng Tủa 

II SO3
2-, SO4

2-, AsO3
3-, 

PO4
3, BO2

-, CO3
2- 

BaCl2 trong môi trường 

trung tính hay kiềm nhẹ 

Tủa trắng tan trong 

acid trừ BaSO4 

III NO3
-, NO2

-, MnO4
-, 

ClO3
-, CH3COO-, C2O4

2- 

Không có thuốc thử nhóm  
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Nội dung 2: PHÂN TÍCH CATION NHÓM I (Ag+, Pb2+, Hg2
2+) 

Câu hỏi 

1. Trình bày đặc tính chung và phản ứng định tính chung của cation nhóm I ? 

2. Viết công thức hóa học, hiện tượng đặc trưng của các phản ứng định tính đối với các 

ion Ag+, Pb2+, Hg2
2+ và viết phương trình ion minh họa ?  

3. Dựa vào phản ứng nào để phân biệt Ag+ và Hg2
2+ ? 

4. Làm thế nào để tách Pb2+ ra khỏi hỗn hợp các cation nhóm I ? 

5. Vẽ sơ đồ lý thuyết phân tích cation nhóm I ?  

1. ĐẶC TÍNH CHUNG CỦA NHÓM  

- Trong dung dịch nước các ion Ag+, Pb2+, Hg2
2+ không màu 

- Một số muối của ion này là những hợp chất có màu.  

- Hợp chất có màu của bạc (bromid, iodid: vàng), (cromat, dicromat: đỏ) 

- Hợp chất có màu của thủy ngân I là bromid có màu vàng, iodid có màu xanh lục 

- Hợp chất có màu của chì như iodid có màu vàng nghệ, sulfur có màu đen, cromat có 

màu vàng tươi 

- Trong các phản ứng oxy hóa – khử: ion bạc và ion thủy ngân I thể hiện tính oxy hóa. 

Chúng bị khử đến trạng thái nguyên tố 

2. PHẢN ỨNG CHUNG CỦA CATION NHÓM I  

2.1. Với HCl 

Các cation nhóm I tác dụng với HCl loãng trong môi trường HNO3 đậm đặc tạo tủa clorid trắng 

AgCl, PbCl2, Hg2Cl2 ít tan trong nước 

HCl là thuốc thử nhóm của cation nhóm I 

Dùng thuốc thử này để tách các cation nhóm I ra khỏi các nhóm khác 

- AgCl tan trong dung dịch NH4OH, (NH4)2CO3 tạo thành phức [Ag(NH3)2]
+ 

- PbCl2 tan được trong nước nóng. Dùng phản ứng này để tách Pb2+ ra khỏi hỗn hợp có 

chứa Ag+ và Hg2
2+ 

- Hg2Cl2 phản ứng với NH4OH cho tủa đen Hg và phức NH2HgCl (mercuri amido clorid) 

2.2. Với kiềm NaOH hay KOH 

Các cation nhóm I tác dụng với NaOH hay KOH tạo tủa hydroxyd và oxyd: Ag2O màu đen, 

Pb(OH)2 trắng, Hg2O đen 

 Hg2
2+  +  2OH-    Hg2O  +  H2O 
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2.3. Với kali hay natri carbonat 

- K2CO3 và Na2CO3 phản ứng với cation nhóm I tạo tủa Ag2CO3 và Hg2CO3 có màu trắng, 

Pb2(OH)2CO3 (chì carbonat kiềm) kết tủa trắng 

- Hg2CO3 bị phân hủy nhanh theo phương trình 

  Hg2
2+  +  CO3

2-    Hg2CO3  vàng 

  Hg2CO3    Hg  đen  +  CO2   +  HgO 

3. PHẢN ỨNG ĐỊNH TÍNH TỪNG ION  

3.1. Ion Ag+ 

3.1.1. Với HCl 

Cho tủa AgCl trắng vón, không tan trong acid, kể cả các acid vô cơ đậm đặc như HNO3, H2SO4. 

Với HCl đậm đặc có thể tan một phần. Ngoài ánh sáng, tủa bị đen một phần do Ag+ bị khử 

thành Ag.  

 Ag+  +  HCl    AgCl   +  H+ 

3.1.2. Với kalicromat 

Ag+ phản ứng với K2CrO4 tạo kết tủa đỏ gạch. Phản ứng phải tiến hành trong môi trường trung 

tính, nếu là môi trường kiềm sẽ tạo tủa Ag2O, môi trường acid mạnh phản ứng không xảy ra 

 2Ag+  +  K2CrO4    Ag2CrO4   +  2K+ 

3.1.3. Với KI 

 Ag+  +  KI    AgI  (ngà vàng)  + K+ 

3.2. Ion Pb2+ 

3.2.1. Với HCl: tạo tủa PbCl2 trắng, hình kim, tan trong nước nóng, để nguội, kết tinh trở lại, tan 

một phần trong HCl đậm đặc  

 Pb2+  +  2HCl    PbCl2   +  2H+ 

3.2.2. Với kalicromat: tạo tủa vàng tươi, tan trong NaOH. Phản ứng này dùng để phân biệt với 

tủa BaCrO4 

 Pb2+  +  K2CrO4    PbCrO4   +  2K+ 

3.2.3. Với KI: tạo tủa PbI2 vàng nghệ, tan trong nước nóng, để nguội kết tinh thành vẫy vàng 

óng ánh 

 Pb2+  +  2KI    PbI2    +  2K+ 

3.2.4. Với H2SO4 loãng: tạo tủa PbSO4 trắng, tan trong NaOH đậm đặc do chì là kim loại lưỡng 

tính 

 Pb2+  +  H2SO4    PbSO4   +  2H+ 
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3.3. Ion Hg2
2+ 

3.3.1. Với HCl 

Tạo tủa Hg2Cl2 trắng vụn như bột. Với NH4OH cho hỗn hợp NH2HgCl và Hg có màu đen xám  

 Hg2
2+  +  2HCl    Hg2Cl2   +  2H+ 

3.3.2. Với kalicromat  

Tạo tủa đỏ gạch 

 Hg2
2+  +  K2CrO4    Hg2CrO4   +  2K+ 

3.2.3. Với KI 

Tạo tủa vàng xanh, tạo tủa đen trong thuốc thử dư 

 Hg2
2+  +  2KI    Hg2I2    +  2K+ 

 Hg2I2  +  2KI    Hg   +  K2[HgI4] 

Tóm tắt các phản ứng đặc trưng của cation nhóm I  

Thuốc thử Ag+ Pb2+ Hg2
2+ 

HCl loãng Tủa trắng 

AgCl, tan trong 

NH4OH dư 

Tủa trắng PbCl2, tan 

trong nước nóng 

Tủa trắng Hg2Cl2, tác dụng với 

NH4OH tạo hỗn hợp NH2HgCl + 

Hg0 đen xám 

H2SO4 loãng  Tủa trắng PbSO4 Tủa trắng Hg2SO4 

NaOH/KOH Tủa đen Ag2O Tủa trắng Pb(OH)2, tan 

trong kiềm dư tạo PbO2
2- 

Tủa đen Hg2O 

NH4OH dư Tạo phức 

[Ag(NH3)2]
+ 

Tủa trắng Pb(OH)2 Tủa [Hg2ONH2]NO3 + Hg0 

K2CO3/ 

Na2CO3 

Tủa trắng 

Ag2CO3 

Tủa trắng Pb2(OH)2CO3 Hg2CO3 = HgO + Hg + CO2 

K2CrO4 Tủa đỏ nâu 

Ag2CrO4 

Tủa vàng PbCrO4, tan 

trong kiềm dư 

Tủa đỏ Hg2CrO4 

KI Tủa vàng AgI Tủa vàng PbI2, tan trong 

nước nóng 

Tủa vàng xanh Hg2I2, nếu dư 

thuốc thử tạo thành Hg0 + HgI4
2- 
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Nội dung 3: PHÂN TÍCH CATION NHÓM II (Ba2+, Sr2+, Ca2+) 

Câu hỏi 

1. Trình bày đặc tính chung và phản ứng định tính chung của cation nhóm II ? 

2. Viết công thức hóa học, hiện tượng đặc trưng của các phản ứng định tính đối với các 

ion Ba2+, Sr2+, Ca2+ và viết phương trình ion minh họa ?  

3. Làm thế nào để tách Ba2+ ra khỏi hỗn hợp các cation nhóm II ? 

4. Muốn tách Ca2+ ra khỏi Sr2+ thì dùng thuốc thử nào ? 

5. Giải thích tại sao Ca2+ tủa được với H2SO4 khi thêm cồn 96o vào ?  

6. Vẽ sơ đồ lý thuyết phân tích cation nhóm II ? 

1. ĐẶC TÍNH CỦA CATION NHÓM II 

- Tạo tủa trắng sulfat với H2SO4 loãng 

- Phần lớn các hợp chất của cation nhóm II là không màu và ít tan, hợp chất có màu là 

cromat, dicromat 

- Bari là kim loại kiềm thổ mạnh nhất. Ba(OH)2 dễ tan trong nước. Muối khó tan thường 

gặp là sulfat, carbonat, phosphat, oxalat 

- Stronti cho các muối tan như halogenid, nitrat, acetat, … và các muối khó tan như sulfat, 

carbonat, oxalat, cromat 

- Calci cho muối dễ tan như nitrat, acetat, … và các muối khó tan như carbonat, 

phosphat, oxalat. Ca(OH)2 có độ tan là 0,17 g/l 

- Tính acid – base: tăng từ Ca(OH)2 đến Ba(OH)2. Ba(OH)2 dễ tan trong nước và tính 

kiềm khá mạnh (so với các hydroxyd của kim loại kiềm) 

- Tính tạo phức: Ca2+ có thể tạo với (NH4)2SO4 bảo hòa một phức dễ tan 

(NH4)2[Ca(SO4)2]. Tính chất này được sử dụng để tách Ca2+ ra khỏi Sr2+ 

- Độ tan của muối: Ba2+, Ca2+, Sr2+ tạo nhiều muối giống nhau nên dựa vào sự chênh 

lệch về độ tan các muối để phân tích 

 

Ion 

Độ tan tính mol/lít 

Cromat Sulfat Oxalat Carbonat Hydroxyd 

Ca2+ 1,5.10-1 1,4.10-2 4,5.10-5 9,5.10-5 7,1.10-3 

Sr2+ 7,1.10-3 5,5.10-4 2,4.10-4 3,7.10-5 1,1.10-2 

Ba2+ 1,3.10-5 1,1.10-5 3,5.10-4 9,0.10-5 4,0.10-2 
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Nhận xét 

- Độ tan của muối oxalat giảm từ Ba2+ đến Ca2+  ứng dụng để xác định Ca2+ 

- Độ tan của muối sulfat giảm từ Ca2+ đến Ba2+  dùng phản ứng này để xác định Sr2+ 

sau khi loại Ba2+ 

- Độ tan của hydroxyd giảm từ Ba2+ đến Ca2+ 

2. PHẢN ỨNG CHUNG CỦA CATION NHÓM II  

2.1. Với H2SO4 

Các cation nhóm II phản ứng với H2SO4 tạo thành tủa sulfat tinh thể trắng 

 Ba2+  +  H2SO4    BaSO4   +  2H+ 

 Sr2+   +  H2SO4    SrSO4    +  2H+ 

 Ca2+  +  H2SO4    CaSO4   +  2H+ 

Bari sulfat ít tan nhất, calci sulfat tan nhiều nhất trong nước. Do đó khi thêm H2SO4 vào hỗn hợp 

cation nhóm II thì BaSO4 sẽ tách ra trước, tinh thể rất nhỏ, SrSO4 kết tủa chậm hơn, CaSO4 chỉ 

tách ra khi nồng độ cao hoặc thêm ethanol để làm giảm độ tan của CaSO4 

2.2. Với Na2CO3 

Các cation nhóm II tạo tủa carbonat tan trong acid vô cơ như HCl, HNO3; trong acid acetic và 

giải phóng CO2 

 Ba2+  +  Na2CO3    BaCO3   +  2Na+ 

 Sr2+   +  Na2CO3    SrCO3   +  2Na+ 

 Ca2+  +  Na2CO3    CaCO3   +  2Na+ 

2.3. Với amoni oxalat 

- Cho các kết tủa oxalat, trong đó calci oxalat ít tan nhất 

- Các kết tủa này đều tan trong acid vô cơ trừ H2SO4 

- Trong acid acetic: calci oxalat không tan, stronti oxalat tan một ít, bari oxalat tan (trong 

acid acetic nóng) 

2.4. Phản ứng nhuộm màu ngọn lửa 

- Ba2+ cho ngọn lửa vàng lục 

- Ca2+ cho ngọn lửa đỏ gạch 

- Sr2+ cho ngọn lửa đỏ thẩm 

Do các muối khó bay hơi nên cần làm khan, tẩm ướt bằng HCl đậm đặc trước khi đốt 
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3. PHẢN ỨNG ĐỊNH TÍNH TỪNG ION 

3.1. Ion Ba2+ 

3.1.1. Với H2SO4 

Tạo tủa trắng BaSO4, không tan trong acid vô cơ và acid acetic  

 Ba2+  +  H2SO4    BaSO4   +  2H+ 

3.1.2. Với kalicromat 

Tạo tủa vàng tươi, không tan trong NaOH 3M và acid acetic 

 Ba2+  +  K2CrO4    BaCrO4   +  2K+ 

3.1.3. Với H2SO4/KMnO4 (phản ứng Wohlers) 

Tạo tủa BaSO4 với H2SO4 khi có sự hiện diện KMnO4. BaSO4 và KMnO4 kết tủa đồng hình làm 

cho tủa BaSO4 có màu hồng 

3.1.4. Phản ứng nhuộm màu ngọn lửa 

Các muối bari dễ bay hơi nhuộm ngọn lửa không màu thành vàng lục 

3.2. Ion Sr2+ 

3.2.1. Với H2SO4 

Tạo tủa trắng SrSO4. Tủa kết tinh chậm, sau 5 – 10 phút phản ứng mới xảy ra  

 Sr2+  +  H2SO4    SrSO4   +  2H+ 

3.2.2. Với amoni sulfat 

Tạo tủa SrSO4. Phản ứng này dùng để tách Ca2+ ra khỏi hỗn hợp Sr2+ sau khi đã tách Ba2+ 

 Sr2+  +  (NH4)2SO4    SrSO4   +  2NH4
+ 

3.2.3. Phản ứng nhuộm màu ngọn lửa 

Các muối stronti nhuộm ngọn lửa không màu thành đỏ thẩm 

3.3. Ion Ca2+ 

3.3.1. Với amoni oxalat 

Tạo tủa trắng, tủa này không tan trong acid acetic, tan trong HNO3, HCl, H2SO4 

 Ca2+  +  (NH4)2C2O4    CaC2O4   +  2NH4
+ 

3.3.2. Phản ứng nhuộm màu ngọn lửa 

Các muối calci dễ bay hơi nhuộm ngọn lửa không màu của đèn khí thành đỏ gạch 

3.3.3. Phản ứng soi tinh thể 

Với nồng độ Ca2+ tương đối cao, có thể tạo thành tinh thể CaSO4.2H2O có hình sao khi soi dưới 

kính hiển vi, phân biệt với tủa BaSO4 và SrSO4
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Tóm tắt các phản ứng đặc trưng của cation nhóm II  

Thuốc thử Ba2+ Sr2+ Ca2+ 

H2SO4 loãng Tủa trắng BaSO4 Tủa trắng SrSO4 Tủa trắng CaSO4 tan nhiều 

trong nước 

Na2CO3 Tủa trắng BaCO3 Tủa trắng SrCO3 Tủa trắng CaCO3 

K2CrO4 

- Trung tính 

- Acid 

 

- Tủa vàng BaCrO4 

- Tủa vàng BaCrO4 

 

- Tủa vàng SrCrO4 

 

(NH4)2C2O4 Tủa trắng BaC2O4 Tủa trắng SrC2O4 Tủa trắng CaC2O4 

Thử màu 

ngọn lửa 

Vàng lục Đỏ thẫm Đỏ gạch 
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Nội dung 4: PHÂN TÍCH CATION NHÓM III (Al3+, Cr3+, Zn2+) 

Câu hỏi 

1. Trình bày đặc tính chung và phản ứng định tính chung của cation nhóm III ? 

2. Viết công thức hóa học, hiện tượng đặc trưng của các phản ứng định tính đối với các 

ion Al3+, Cr3+, Zn2+ và viết phương trình ion minh họa ?  

3. So sánh sự giống nhau và khác nhau của Al3+ và Zn2+ khi tác dụng với các thuốc thử và 

viết phương trình ion minh họa ? 

4. Làm thế nào để tách Al3+ ra khỏi hỗn hợp cation nhóm III ? 

5. Vẽ sơ đồ lý thuyết phân tích cation nhóm III ?  

1. ĐẶC ĐIỂM CHUNG CỦA CATION NHÓM III 

- Phản ứng với kiềm tạo tủa trắng hydroxyd Al(OH)3, Cr(OH)3 và Zn(OH)2. Tủa tan trong 

kiềm dư tạo thành aluminat AlO2
-, cromit CrO2

- và zincat ZnO2
2- 

- NaOH dư là thuốc thử nhóm 

- Trong dung dịch: Zn2+ và Al3+ không màu, Cr3+ màu xanh tím 

- Zn2+ tồn tại dưới 2 dạng Zn2+ và ZnO2
2- 

- Al3+ tồn tại dưới dạng Al3+ hay AlO2
- 

- Cr3+ tạo tủa xanh đen Cr(OH)3 ở pH 5, tan trong kiềm dư. Ở pH 12,5 cho cromit màu 

xanh nhạt 

2. PHẢN ỨNG CHUNG CỦA CATION NHÓM III 

Với NaOH hay KOH 

Tạo tủa trắng hydroxyd 

 Al3+  +  3NaOH    Al(OH)3   +  3Na+ 

 Cr3+  +  3NaOH    Cr(OH)3   +  3Na+ 

 Zn2+  +  2NaOH    Zn(OH)2   +  2Na+ 

Các hydroxyd có tính lưỡng tính, tan trong kiềm thể hiện tính acid 

 Al(OH)3  +  OH-    AlO2
-  +  2H2O 

 Cr(OH)3  +  OH-    CrO2
-  +  2H2O 

 Zn(OH)2  +  2OH-    ZnO2
2-  +  2H2O 

Và tan trong acid thể hiện tính base 

 Al(OH)3  +  3H+    Al3+  +  3H2O 

 Cr(OH)3  +  3H+    Cr3+  +  3H2O 

 Zn(OH)2  +  2H+    Zn2+  +  2H2O 
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3. PHẢN ỨNG ĐỊNH TÍNH TỪNG ION 

3.1. Ion Al3+ 

3.1.1. Với NaOH 

Tạo tủa keo Al(OH)3, tan trong NaOH dư tạo thành muối aluminat  

 Al3+  +  3NaOH    Al(OH)3   +  3Na+ 

 Al(OH)3  +  NaOH    NaAlO2  +  2H2O 

Khi thêm NH4Cl vào dung dịch aluminat sẽ xuất hiện tủa trở lại. Đây là phản ứng thủy phân 

aluminat, được dùng để tách Al3+ ra khỏi hỗn hợp cation nhóm III 

3.1.2. Với thuốc thử Aluminon (amoni aurintricarboxylat) 

Tạo muối nội phức có màu đỏ. Tùy nồng độ của Al3+ sẽ có tủa bông đỏ hay dung dịch màu đỏ. 

Phản ứng thực hiện trong môi trường acid yếu pH 4 – 5 với đệm acetat 

 Al3+  +  aluminon    tủa bông đỏ 

3.2. Ion Cr3+ 

3.2.1. Với NaOH 

Tạo tủa crom hydroxyd màu xanh đen  

 Cr3+  +  3NaOH    Cr(OH)3   +  3Na+ 

Crom hydroxyd tan trong NaOH dư tạo thành cromit màu xanh nhạt 

 Cr(OH)3  +  NaOH    NaCrO2  +  2H2O 

Cromit khi đun sôi sẽ bị thủy phân cho lại tủa crom hydroxyd 

3.2.2. Với tác nhân oxy hóa H2O2 

Với H2O2 trong môi trường kiềm tạo cromat có màu vàng đặc trưng 

 2Cr3+  +  3H2O2  +  10OH-    2CrO4
2-  +  8H2O 

3.2.3. Phản ứng tạo ngọc có màu 

Cr3+ tạo ngọc có màu khác nhau với một số muối như natri borat hay natri hydrophosphat tạo 

ngọc có màu xanh lá mạ hoặc khi nung chảy mẫu chứa Cr3+ với hỗn hợp bột Na2CO3 và KNO3 

tạo ngọc có màu vàng 

3.3. Ion Zn2+ 

3.3.1. Với NaOH 

Tạo tủa hydroxyd kẽm, tan trong kiềm dư tạo muối zincat không màu  

 Zn2+  +  2NaOH    Zn(OH)2   +  2Na+ 

 Zn(OH)2  +  2NaOH    Na2ZnO2  +  2H2O 
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3.3.2. Với NH4OH 

Tạo Zn(OH)2 tan trong NH4OH dư tạo thành phức [Zn(NH3)4]. Phản ứng này dùng để tách nhôm 

ra khỏi hỗn hợp có kẽm trong cation nhóm III 

3.3.3. Với thuốc thử MTA (Mercuri Thiocyanat Amoni) (NH4)2[Hg(SCN)4] 

Trong môi trường trung tính hay acid nhẹ, Zn2+ cho tủa trắng Zn[Hg(SCN)4]. Nếu thêm 1 giọt 

Cu2+, khi cho MTA vào sẽ tạo tủa tím sim 

 Zn2+  +  Cu2+  +  2[Hg(SCN)4]
2-    ZnCu[Hg(SCN)4]2  

Màu của tủa tùy thuộc vào lượng Cu2+ thêm vào: ít Cu2+  tím nhạt, hơi thừa Cu2+  tím đen, 

thừa nhiều Cu2+  xanh vàng của Cu2+ 

 

Tóm tắt các phản ứng đặc trưng của Al3+ và Zn2+ 

Thuốc thử Al3+ Zn2+ 

NaOH dư AlO2
- ZnO2

2- 

Na2CO3 Tủa keo trắng Al(OH)3 Tủa trắng Zn2(OH)2CO3 

NH4OH dư Tủa keo trắng Al(OH)3 Phức tan [Zn(NH3)4]
2+ 

MTA  - Có mặt vết Cu2+: tạo tủa tím 

- Có mặt vết Co2+: tạo tủa lục 

Aluminon Tủa bông đỏ  
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Nội dung 5: PHÂN TÍCH CATION NHÓM IV (Fe3+, Mn2+, Mg2+, Bi3+) 

Câu hỏi 

1. Trình bày tên, công thức hóa học của thuốc thử nhóm IV, nêu các hiện tượng đặc trưng 

khi cation nhóm IV tác dụng với thuốc thử nhóm và viết phương trình ion minh họa ? 

2. Viết công thức hóa học, phản ứng đặc trưng của Fe3+, Mn2+, Mg2+, Bi3+ ? 

3. Cho biết cation nào trong nhóm có tính oxy hóa, tính khử. Viết phương trình phản ứng 

minh họa  của Mn2+ và Bi3+ ? 

4. Áp dụng tính chất nào để tách Mg2+ ra khỏi hỗn hợp cation nhóm IV ? 

5. Vẽ sơ đồ lý thuyết phân tích cation nhóm IV ? 

1. ĐẶC ĐIỂM CHUNG CỦA CATION NHÓM IV 

- Tác dụng với kiềm cho tủa hydroxyd không tan trong kiềm dư. 

- NaOH 3M và H2O2 là thuốc thử nhóm 

- Trong dung dịch các ion không màu trừ Fe3+ có màu vàng nâu 

- Các cation nhóm IV tham gia phản ứng oxy hóa – khử 

 Fe3+ là chất oxy hóa, bị khử thành Fe2+ 

 Mn2+ là chất khử bị oxy hóa thành Mn7+ có màu tím 

 Mg2+ là chất oxy hóa, bị khử về Mg  

 Bi3+ là chất oxy hóa, bị khử thành Bi có màu đen 

2. PHẢN ỨNG CHUNG CỦA CATION NHÓM IV 

Với KOH, NaOH, NH4OH 

 Fe3+  +  3OH-    Fe(OH)3  

 Mg2+  +  2OH-    Mg(OH)2  

 Mn2+  +  2OH-    Mn(OH)2  

 Bi3+    +  3OH-    Bi(OH)3  

3. PHẢN ỨNG ĐỊNH TÍNH TỪNG ION  

3.1. Ion Fe3+ 

3.1.1. Với NaOH 

Tạo tủa đỏ nâu, không tan trong NaOH dư, tan trong acid vô cơ  

 Fe3+  +  3NaOH    Fe(OH)3   +  3Na+ 

3.1.2. Với kali ferrocyanid K4[Fe(CN)6] 

Trong môi trường acid, Fe3+ tạo tủa keo xanh phổ 

 Fe3+  +  K4[Fe(CN)6]    Fe4[Fe(CN)6]3 
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Phản ứng này rất nhạy, lượng tối thiểu tìm thấy (1 – 2 giọt): 0,05 µg, nồng độ giới hạn 

1/(1x106), độ loãng giới hạn 106 

3.1.3. Với kali sulfocyanid KSCN 

Tạo phức màu đỏ máu. Thành phần phức thay đổi tùy theo nồng độ SCN- 

 Fe3+  +  3KSCN    Fe(SCN)3  +  3K+ 

3.2. Ion Mn2+ 

3.2.1. Với NaOH, NH4OH 

Tạo tủa trắng Mn(OH)2, tan ít trong kiềm dư do tạo phức hydroxo Mn(OH)3
-, tan trong acid vô 

cơ  

 Mn2+  +  2OH-    Mn(OH)2  

Mn(OH)2 dễ bị oxy hóa trong không khí tạo thành MnO(OH)2 (dihydroxido oxidomanganat (IV)) 

có màu nâu 

3.2.2. Phản ứng oxy hóa 

Oxy hóa Mn2+ bằng PbO2 trong môi trường acid tạo thành Mn7+ có màu tím đỏ 

 2Mn2+  +  5PbO2  +  4H+    2MnO4
-  +  5Pb2+  +  2H2O 

3.3. Ion Mg2+ 

3.3.1. Với NaOH 

Tạo tủa trắng Mg(OH)2, không tan trong kiềm dư, tan trong NH4Cl 

 Mg2+  +  2OH-    Mg(OH)2  

3.3.2. Với NH4OH 

Cho tủa trắng Mg(OH)2, nếu có sự hiện diện của NH4Cl thì Mg(OH)2 không kết tủa được  

3.3.3. Với Na2HPO4 

Tạo tủa vô định hình, nếu có sự hiện diện của NH4OH – NH4Cl sẽ cho tủa trắng tinh thể hình 

sao MgNH4PO4.6H2O 

 Mg2+  +  NH4
+  +  PO4

3-  +  6H2O    MgNH4PO4.6H2O  

3.3.4. Với vàng thiazol 

Tạo tủa đỏ ánh tím trong môi trường kiềm 

 Mg2+  +  vàng thiazol  + NaOH    tủa đỏ ánh tím 

3.4. Ion Bi3+ 

3.4.1. Với NaOH 

Tạo tủa keo trắng Bi(OH)3, không tan trong kiềm dư, tan trong acid. Đun sôi tủa sẽ có màu vàng 

do bị mất nước Bi3+  +  3OH-    Bi(OH)3  
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3.4.2. Phản ứng thủy phân 

Pha loãng dung dịch Bi3+ tạo thành tủa trắng bismutyl, tan trong acid loãng 

 Bi3+  +  Cl-  +  H2O    BiOCl  +  2H+ 

3.4.3. Với kali iodid 

Tạo tủa đen BiI3, tan trong KI tạo thành phức K[BiI4] màu đỏ cam 

 Bi3+  +  3KI    BiI3   +  3K+  BiI3  +  KI   K[BiI4] 

3.4.4. Với thioure 

Tạo phức màu vàng Bi3+  +  2SC(NH2)2    [Bi(NH2-CS-NH2)3]
3+ 

3.4.5. Với SnCl2/NaOH (phản ứng stanit kiềm) 

Tạo Bi có màu đen 2Bi3+ + 3SnO2
2- + 6OH-  2Bi  + 3SnO3

2- + 3H2O 

 

Tóm tắt các phản ứng đặc trưng của cation nhóm IV 

Thuốc thử Fe3+ Mn2+ Mg2+ Bi3+ 

NaOH Tủa nâu Fe(OH)3 Tủa trắng MN(OH)2, 

hóa nâu trong không 

khí 

Tủa trắng Mg(OH)2 Tủa trắng 

Bi(OH)3 

Na2CO3 Tủa trắng 

Fe(OH)CO3 

Tủa trắng MnCO3 Tủa trắng MgCO3 Tủa trắng 

Bi(OH)CO3 

Na2HPO4 Tủa vàng nhạt 

FePO4 

Tủa trắng Mn3(PO4)2 Tủa MgHPO4 hoặc 

trong môi trường 

NH4OH - NH4Cl cho 

tủa MgNH4PO4 

Tủa trắng 

BiPO4 

KI    Tủa đen BiI3, 

nếu dư KI tạo 

KBiI4 màu cam 

KSCN Tủa đỏ máu 

Fe(SCN)3 hoặc 

dư SCN- tạo 

phức tan đỏ máu 

[Fe(SCN)6]
3- 

   

K4[Fe(CN)6] Tủa xanh phổ 

Fe4[Fe(CN)6]3 
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Nội dung 6: PHÂN TÍCH CATION NHÓM V (Cu2+, Co2+, Hg2+) 

Câu hỏi 

1. Trình bày đặc điểm chung và phản ứng chung của cation nhóm V ? 

2. Viết công thức hóa học, hiện tượng đặc trưng của các phản ứng định tính Cu2+, Co2+, 

Hg2+ và viết phương trình ion minh họa ?  

3. Phân biệt Cu2+ và Hg2+ bằng thuốc thử nào ? Viết phương trình phản ứng ? 

4. Vẽ sơ đồ lý thuyết phân tích cation nhóm V ?  

1. ĐẶC ĐIỂM CHUNG CỦA CATION NHÓM V  

- Tác dụng với kiềm cho những hydroxyd không tan trong kiềm dư nhưng tan trong 

NH4OH hoặc hỗn hợp NH4OH – NH4Cl thành các amonicat. 

- NH4OH 3M là thuốc thử nhóm 

- KOH và NaOH cho tủa hydroxyd lưỡng tính với dung dịch chứa Cu2+ (vì dễ tan trong 

acid loãng và tan trong NH4OH để tạo phức [Cu(NH3)4]
2+), cho oxyd với Hg2+, cho muối 

có tính kiềm với Co2+ 

- Các cation nhóm V được đặc trưng bởi khả năng tạo phức 

- Trong dung dịch muối Hg2+ không màu, muối Cu2+, Co2+ có màu 

2. PHẢN ỨNG CHUNG CỦA CATION NHÓM V 

2.1. Với KOH, NaOH 

 Cu2+  +  2KOH    Cu(OH)2  xanh lơ  +  2K+ 

 Co2+  +  KOH       CoOH+  xanh lam  +  K+ 

 CoOH+ +  KOH   Co(OH)2  hồng  +  K+ 

 Hg2+  +  KOH     HgOH+ đỏ gạch  +  K+ 

 HgOH+  +  KOH   Hg(OH)2  +  K+  

 Hg(OH)2   HgO  vàng  + H2O 

2.2. Với NH4OH 

Dung dịch amoniac dư phản ứng với cation nhóm V tạo ra các phức amonicat 

 Cu2+  +  4NH4OH    [Cu(NH3)4]
2+  +  4H2O 

 Co2+  +  6NH4OH    [Co(NH3)4]
2+  +  6H2O 

 Hg2+  +  4NH4OH    [Hg(NH3)4]
2+  +  4H2O 

Các amonicat  bền trừ amonicat cobalt, dưới tác dụng của oxy không khí sẽ chuyển thành Co3+ 

có màu đỏ tím 
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3. PHẢN ỨNG ĐỊNH TÍNH TỪNG ION  

3.1. Ion Cu2+ 

3.1.1. Với NH4OH 

Tạo tủa xanh lơ, tủa tan khi cho NH4OH dư, tạo phức xanh lam đậm  

 2Cu2+  +  2NH4OH    Cu2(OH)2
2+   +  2NH4

+ 

 Cu2(OH)2
2+  +  8NH4OH    2[Cu(NH3)4](OH)2  +  6H2O +   2H+ 

3.1.2. Với kali ferrocyanid K4[Fe(CN)6] 

Tạo tủa đồng ferrocyanid đỏ thẫm 

 2Cu2+  +  K4[Fe(CN)6]    Cu2[Fe(CN)6]
 
  +  4K+ 

3.1.3. Với thuốc thử MTA 

Tạo tủa xanh vàng Cu[Hg(SCN)4]. Nếu thêm Zn2+ tạo tủa tím sim 

 Zn2+  +  Cu2+  +  2[Hg(SCN)4]
2-    ZnCu[Hg(SCN)4]2  

3.1.4. Với Na2S2O3 

Trong dung dịch muối Cu2+ đã được acid hóa sẽ làm mất màu dung dịch do tạo thành tủa đen 

CuS không tan trong HCl, H2SO4 đặc, tan trong HNO3 

 Cu2+  +  3S2O3
2-  +  2H+   CuS   +  S4O6

2- +  SO2 + H2O 

3.2. Ion Co2+ 

3.2.1. Với NH4OH 

Tạo muối kiềm CoOH+ màu xanh lam, khi đun nóng tạo thành Co(OH)2 màu hồng, tan trong 

NH4OH dư tạo thành phức màu vàng nâu  

 Co2+  +  NH4OH    Co(OH)+    Co(OH)2 

 Co(OH)2  +  4NH4OH   [Co(NH3)4](OH)2  +  4H2O 

3.2.2. Với NH4SCN 

Cho màu xanh đậm do tạo thành phức chất dễ phân hủy trong nước và trong acid loãng. Tan 

trong dung môi hữu cơ như aceton 

 Co2+  +  4NH4SCN    [Co(SCN)4]
2+ 

3.3. Ion Hg2+ 

3.3.1. Với NH4OH 

Tạo tủa trắng HgNH2
+, tan trong NH4OH dư thành phức 

 Hg2+  +  NH4OH    HgNH2
+  (mercuri amido)  +  H+  +  H2O 

 HgNH2
+  +  3NH4OH +  H+     [Hg(NH3)4]

2+ +  3H2O 
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3.3.2. Với kali iodid 

Tạo tủa đỏ cam HgI2, tan khi cho KI dư, tạo phức màu vàng nhạt 

 Hg2+  +  2KI    HgI2   +  2K+   

HgI2  +  2KI   K2[HgI4] 

3.3.3. Với dung dịch SnCl2
 mới pha 

Tạo tủa trắng thủy ngân I sau đó chuyển thành Hg màu xám đen 

 2Hg2+  +  Sn2+    Hg2
2+   +  Sn4+     Hg   

3.3.4. Với Na2S2O3 

Trong môi trường acid, khi đun nóng tạo tủa đen HgS không tan trong HCl, H2SO4, HNO3  

 Hg2+  +  3S2O3
2-  +  2H+   HgS   +  S4O6

2- +  SO2 + H2O 

 

Tóm tắt các phản ứng đặc trưng của cation Cu2+ và Hg2+ 

Thuốc thử Cu2+ Hg2+ 

NaOH Cu(OH)2 xanh  tủa đen CuO Tủa vàng HgO 

NH4OH dư [Cu(NH3)4]
2+ xanh lam đậm [Hg(NH3)4]

2+ 

Na2S2O3 Tủa đen CuS tan trong HNO3 Tủa đen HgS, không tan trong HNO3 

KI Tủa trắng CuI + I2 Tủa đỏ cam HgI2, nếu dư KI tạo phức tan 

màu vàng nhạt [HgI4]
2- 

SnCl2/NaOH  Tủa đen Hg 

NH4SCN Tủa đen Cu(SCN)2 Tủa trắng Hg(SCN)2, nếu dư NH4SCN thì 

tạo phức (NH4)2[Hg(SCN)4] 
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O

Hg

Hg

NH2 I
  

Nội dung 7: PHÂN TÍCH CATION NHÓM VI (NH4
+, K+, Na+) 

Câu hỏi 

1. Trình bày đặc điểm chung của cation nhóm VI ? 

2. Kể tên, công thức hóa học, hiện tượng đặc trưng của các phản ứng định tính NH4
+, K+, 

Na+  và viết phương trình ion minh họa ?  

3. Giải thích nguyên nhân phải xác định NH4
+ trước ? 

4. Hãy cho biết sự khác nhau cơ bản giữa cation nhóm VI và cation 5 nhóm đầu khi tác 

dụng với thuốc thử natri carbonat ? 

5. Vẽ sơ đồ lý thuyết phân tích cation nhóm VI ? 

1. ĐẶC ĐIỂM CHUNG CỦA CATION NHÓM VI 

- Các Na+, K+ là các ion kim loại kiềm, NH4
+ do phân tử NH3 và H+ tạo nên, không bền 

vững trong dung dịch kiềm và ở nhiệt độ cao 

  NH3  +  H+    NH4
+ 

  NH4
+  +  OH-   NH3   +  H2O 

- Các hợp chất hydroxyd (NaOH, KOH, NH4OH), các muối (clorid, sulfat, carbonat) đều dễ 

tan trong nước. Do đó khi dùng acid hoặc kiềm làm thuốc thử nhóm thì các cation của 5 

nhóm đầu đều kết tủa, còn cation nhóm VI không cho tủa 

- Cation nhóm VI không có thuốc thử nhóm 

- Để xác định các cation nhóm VI, tiến hành xác định trực tiếp cation mà không phân tích 

theo hệ thống 

2. PHẢN ỨNG ĐỊNH TÍNH TỪNG ION 

2.1. Ion NH4
+ 

2.1.1. Với NaOH 

Tạo thành amoniac, khí bay ra có thể nhận biết bằng giấy tẩm phenolphtalein (giấy sẽ có màu 

hồng) hoặc dùng giấy quỳ tím sẽ hóa xanh  

 NH4
+  +  NaOH    NH3   +  Na+  +  H2O 

 NH3   +  giấy tẩm phenolphtalein    hồng 

 NH3   +  giấy quỳ tím   xanh 

2.1.2. Với thuốc thử Nessler 

Trong môi trường kiềm, cho tủa đỏ nâu 

       NH4
+  +  2K2[HgI4]  +  3KOH    7KI  +  2H2O  +                           +  H+ 

Lưu ý:  
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- Một số cation kim loại chuyển tiếp (Cu2+, Zn2+, Ag+, Hg2+, Cr3+, Mn2+, Fe3+, Co2+) cản trở 

phản ứng do tạo hydroxyd có màu hoặc làm hư thuốc thử. Loại bằng kiềm mạnh và 

carbonat hoặc khóa trong phức kali natri tartrat. 

- Cả hai phản ứng đều phải dương tính khi định tính NH4
+ 

2.2. Ion K+ 

2.2.1. Với acid percloric 

Tạo tủa trắng kali perclorat:   K+  +  HClO4    KClO4   +  H+ 

2.2.2. Với acid tartric 

Tạo tủa trắng trong môi trường trung tính hay acid (pH 5 – 7) 

 K+  +  H2C4H4O6    KHC4H4O6   +  H+ 

2.2.3. Với acid picric 

Tạo kết tủa vàng. NH4
+ cũng cho tủa vàng nên phải loại bằng kiềm 

 K+  +  C6H2(NO2)3OH    C6H2(NO2)3OK   +  H+ 

2.2.4. Với thuốc thử Garola Na3[Co(NO2)6] 

Tạo tủa tinh thể vàng.   

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

Lưu ý: 

- NH4
+ cho phản ứng tương tự. Loại NH4

+ bằng kiềm và đun nóng, sau đó điều chỉnh pH 

về trung tính. I- gây cản trở. Loại I- bằng HNO3 hoặc H2O2. Ag+ làm tăng độ nhạy phản 

ứng 

2.2.5. Phản ứng nhuộm màu ngọn lửa 

Đốt các muối K+ trên ngọn lửa không màu thì ngọn lửa sẽ có màu tím 

2.3. Ion Na+ 

2.3.1. Với thuốc thử Kontop (kẽm uranyl acetat) 

Tạo tủa tinh thể vàng (hình mặt nhẫn khi soi kính hiển vi)  

    Na+ + Zn(UO2)3(CH3COO)8 + CH3COO- + 9H2O  ZnNa(UO2)3(CH3COO)9.9H2O  

Điều kiện:  

- Môi trường trung tính hay hơi acid (sử dụng acid acetic), môi trường acid mạnh  tủa 

tan. Các NH4
+, Ca2+, Sr2+, Ba2+, Al3+ gây trở ngại. Các Ag+, Hg2

2+, Sb3+ cũng tạo tủa tinh 

thể hình kim dài với thuốc thử  

2.3.2. Phản ứng nhuộm màu ngọn lửa 

Đốt các muối Na+ trên ngọn lửa không màu thì ngọn lửa sẽ có màu vàng. Phản ứng rất nhạy 

nên phải rửa dây bạch kim thật sạch trước khi tiến hành phản ứng và chỉ kết luận có Na+ khi 

ngọn lửa vàng tồn tài vài giây trở lên. 
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Nội dung 8: PHÂN TÍCH ANION NHÓM I (Cl-, Br-, I-, SCN-) 

Câu hỏi 

1. Trình bày đặc điểm chung và phản ứng chung của các halogenid trong anion nhóm I ? 

2. Kể tên công thức hóa học, hiện tượng đặc trưng của thuốc thử xác định Cl-, Br-, I-, SCN- 

và viết phương trình ion minh họa ?  

3. Vẽ sơ đồ lý thuyết phân tích anion nhóm I ?  

1. ĐẶC ĐIỂM CHUNG CỦA HALOGENID 

- Các halogenid thường không màu, có thể tạo thành các acid mạnh HCl, HBr, HI 

- Hầu hết các halogenid đều dễ tan trừ halogenid chì. Độ tan của muối halogenid giảm từ 

clorid đến iodid 

- Các halogen là những chất oxy hóa, tính oxy hóa tăng từ I2 đến Cl2, các halogenid là 

những chất khử, tính khử tăng từ Cl- đến I-. Vì vậy Cl- chỉ có thể bị oxy hóa bằng các tác 

nhân oxy hóa mạnh như KMnO4, HNO3 

- Các tác nhân oxy hóa được Cl-, Br- và I- gồm K2Cr2O7/H2SO4, HNO3 đậm đặc, 

KMnO4/H2SO4 

- Các tác nhân oxy hóa được Br- và I- gồm H2SO4 đậm đặc (với Br- phải đun nóng), 

PbO2/H2SO4 

- Các tác nhân chỉ oxy hóa được I- là nước clor, nước brom, NaNO2/CH3COOH 

2. PHẢN ỨNG CHUNG CỦA HALOGENID  

2.1. Với thuốc thử nhóm AgNO3 

Tạo tủa halogenid bạc trong môi trường acid nitric đậm đặc. AgCl tủa trắng, AgBr tủa trắng ngà, 

AgI tủa vàng nhạt. Độ tan của các muối giảm từ AgCl đến AgI. Các muối này đều không tan 

trong các acid 

2.2. Với tác nhân oxy hóa 

- Cl- là chất khử yếu, chỉ phản ứng với chất oxy hóa mạnh như KMnO4/H2SO4, khi đun 

nóng tạo thành Cl2 

- Br- bị oxy hóa trong môi trường acid bởi MnO4
-, Cr2O7

2-, H2SO4 đặc nóng, Cl2 và HClO 

- I- có thể bị oxy hóa bởi Cl2, Br2, Fe3+, NO2
- trong môi trường acid mạnh 

3. PHẢN ỨNG ĐỊNH TÍNH TỪNG ION  

3.1. Ion Cl- 

3.1.1. Với AgNO3 

Tạo tủa trắng vón AgCl, đen dần ngoài không khí, không tan trong HNO3, tan trong NH4OH tạo 

thành phức [Ag(NH3)2]Cl, tan trong (NH4)2CO3 

 Cl-  +  Ag+    AgCl  trắng 
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 AgCl  +  2NH4OH    [Ag(NH3)2]
+  +  Cl-  +  2H2O 

 Khi acid hóa dung dịch, AgCl tủa trở lại 

 [Ag(NH3)2]
+  +  Cl-  +  2H+    AgCl   +  2NH4

+ 

3.1.2. Phản ứng oxy hóa 

Cl- bị oxy hóa thành Cl2, tác nhân oxy hóa là KMnO4/H2SO4. Cl2 sinh ra được nhận biết bằng 

giấy tẩm ortho toludin 

 Cl-  +  Mn7+    Mn2+  +  Cl2  

 Cl2  +  ortho toludin    xanh đen 

3.2. Ion Br- 

3.2.1. Với AgNO3 

Tạo tủa trắng ngà AgBr, không tan trong HNO3, (NH4)2CO3 (khác với AgCl) nhưng tan trong 

NH4OH tạo thành phức [Ag(NH3)2]Br 

 Br-  +  Ag+    AgBr   

3.2.2. Phản ứng oxy hóa 

Với các tác nhân oxy hóa như K2Cr2O7, KMnO4, PbO2 và nước clor, Br- bị oxy hóa thành Br2 

màu đỏ nâu. Khí Br2 sinh ra làm hồng giấy tẩm fluorescein hoặc làm lớp cloroform có màu nâu 

 2Br-  +  Cl2    2Cl-  +  Br2  

3.3. Ion I- 

3.3.1. Với AgNO3 

Tạo tủa vàng AgI, không tan trong HNO3, NH4OH, (NH4)2CO3 

 I-  +  Ag+    AgI   

3.3.2. Phản ứng oxy hóa 

I- là chất khử mạnh, dễ bị oxy hóa bởi các tác nhân như Cl2, Br2, K2Cr2O7, KMnO4. Khác với Cl- 

và Br-, I- còn bị NO2
-, Cu2+ và Fe3+ oxy hóa 

 2I-  +  Cl2    2Cl-  +  I2  

Khí I2 bay ra có màu nâu hoặc tan vào lớp cloroform cho màu tím 

3.4. Ion SCN- 

3.4.1. Với AgNO3 

Tạo tủa trắng, tan trong NH4OH: SCN-  +  Ag+    AgSCN   

3.4.2. Với Fe3+ 

Tạo phức màu đỏ máu 

 6SCN-  +  Fe3+    [Fe(SCN)6]
3- 
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Nội dung 9: PHÂN TÍCH ANION NHÓM II (SO4
2-, BO2

-, PO4
3-, CO3

2-) 

Câu hỏi 

1. Trình bày hiện tượng đặc trưng của anion nhóm II khi tác dụng với muối bari, bạc nitrat 

và viết các phương trình ion minh họa ? 

2. Kể tên công thức hóa học, hiện tượng đặc trưng của thuốc thử xác định SO4
2-, BO2

-, 

PO4
3-, CO3

2- và viết phương trình ion minh họa ? 

3. Vẽ sơ đồ lý thuyết phân tích anion nhóm II ?  

1. ĐẶC ĐIỂM CHUNG CỦA ANION NHÓM II  

- Kết tủa được với muối Ba2+ 

- Trừ BaSO4, các muối khác đều tan được trong HNO3, HCl và CH3COOH 

2. PHẢN ỨNG CHUNG CỦA ANION NHÓM II  

2.1. Với muối Ba2+ 

Tạo tủa trắng. Ba(BO2)2 tan nhiều nhất, chỉ tách ra từ dung dịch đậm đặc 

2.2. Với AgNO3 

Tạo tủa bạc tan trong acid vô cơ (khác với anion nhóm I) 

3. PHẢN ỨNG ĐỊNH TÍNH TỪNG ION  

3.1. Ion SO4
2- 

3.1.1. Với BaCl2 

Tạo tủa trắng BaSO4, không tan trong HCl, HNO3 

 SO4
2-  +  Ba2+    BaSO4  trắng 

3.1.2. Với AgNO3 

Dung dịch muối sulfat đậm đặc phản ứng với AgNO3 cho tủa Ag2SO4, tan khi cho thêm nước 

 SO4
2-  +  Ag+    Ag2SO4  trắng 

3.1.3. Với BaCl2 và KMnO4 

Tạo tủa BaSO4 màu hồng do hấp phụ thuốc tím 

3.2. Ion BO2
- 

3.2.1. Với BaCl2 

Tạo tủa Ba(BO2)2, tan trong acid vô cơ 

 BO2
-  +  Ba2+    Ba(BO2)2  

3.1.2. Với rượu ethylic 

BO2
- trong H2SO4 tác dụng với rượu ethylic cho ester borat ethyl. Chất này cháy cho ngọn lửa 

màu xanh lục 
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 BO2
-  +  3C2H5OH    (C2H5O)3B  +  OH-  +  H2O 

Để phản ứng xảy ra theo chiều thuận, cần thực hiện trong môi trường khan bằng cách làm bay 

hơi đến khô dung dịch và thêm H2SO4 để nước được tạo thành trong quá trình phản ứng 

3.3. Ion PO4
3- 

Các muối phosphat tồn tại dưới dạng PO4
3-, HPO4

2-, H2PO4
- 

3.3.1. Với BaCl2 

Tạo tủa trắng BaHPO4, tan trong HCl, HNO3 và CH3COOH. Khi đun nóng lại cho Ba3(PO4)2 

 HPO4
2-  +  Ba2+    BaHPO4    Ba3(PO4)2 

3.3.2. Với hỗn hợp muối Mg2+, NH4Cl và NH4OH 

Tạo tủa trắng tinh thể hình sao MgNH4PO4.6H2O 

 Mg2+  +  NH4
+  +  PO4

3- +  6H2O   MgNH4PO4.6H2O  

3.3.3. Với amoni molybdat  

Tạo tủa vàng, tan trong NH4OH. AsO4
3- cho phản ứng tương tự 

PO4
3- + 12(NH4)2MoO4 + 12H2O  (NH4)3PO4.12MoO3 + 21NH4OH +  3OH- 

3.4. Ion CO3
2- 

- CO2 hòa tan trong nước cho H2CO3 là một acid yếu 

- H2CO3 cho hai loại muối: carbonat và hydrocarbonat (bicarbonat) 

- Các carbonat đều tan trong acid, chỉ có carbonat kiềm, hydrocarbonat kiềm và kiềm thổ 

là tan trong nước 

3.4.1. Với AgNO3 

Tạo tủa trắng Ag2CO3, tan trong HNO3 và NH4OH 

 CO3
2-  +  Ag+    Ag2CO3  

3.4.2. Với BaCl2 

Tạo tủa BaCO3, tan trong acid vô cơ và acid acetic 

 CO3
2-  +  Ba2+    BaCO3 
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Nội dung 10: PHÂN TÍCH ANION NHÓM III (NO3
-, C2O4

2-) 

Câu hỏi 

1. Kể tên công thức hóa học, hiện tượng đặc trưng của thuốc thử xác định NO3
-, C2O4

2- và 

viết phương trình ion minh họa ?  

2. Vẽ sơ đồ lý thuyết phân tích anion nhóm III ?  

1. PHẢN ỨNG ĐỊNH TÍNH ANION NITRAT  

- Muối nitrat ở thể rắn khi đốt nóng là chất oxy hóa rất mạnh và dễ bị phân hủy 

- Dung dịch nitrat trong nước không có khả năng oxy hóa 

1.1. Với FeSO4 

Trong môi trường H2SO4, NO3
- bị khử thành oxyd nitơ, chất này tạo với FeSO4 dư thành phức 

sulfat nitrozil có màu nâu xuất hiện ở mặt tiếp xúc giữa H2SO4 đậm đặc và nước 

 6FeSO4  +  2NO3
-  +  3H2SO4    3Fe2(SO4)3  +  2NO  +  2H2O  +  2OH- 

 NO  +  FeSO4 dư    [Fe(NO)]SO4 

Phức tạo thành không bền, bị phân hủy khi lắc ống nghiệm hay đun. Nên tiến hành phản ứng 

khi nguội 

1.2. Với Al nguyên tố 

Trong môi trường kiềm, nhôm khử NO3
- thành NH3, làm xanh giấy quỳ đỏ 

 3NO3
-  +  8Al  +  5OH-  +  2H2O    3NH3   +  8AlO2

-    

1.3. Với diphenylamin (C6H5)2NH 

Trong môi trường acid sulfuric đặc, NO3
- tác dụng với diphenylamin tạo hợp chất xanh lơ 

2. PHẢN ỨNG ĐỊNH TÍNH ANION OXALAT  

Với KMnO4/H2SO4 

Trong môi trường H2SO4, C2O4
2- khử Mn7+ về Mn2+ làm mất màu thuốc tím và phóng thích CO2 

 5C2O4
2-  +  2MnO4

-  +  16H+    10CO2   +  2Mn2+  +  8H2O 
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Nội dung 11: PHÂN TÍCH ANION VÀ CATION 

Câu hỏi 

1. Trình bày trình tự xác định cation và anion trong dung dịch phân tích ? 

2. Hãy mô tả lại quá trình tiến hành và viết phương trình ion minh họa khi xác định được 

dung dịch đầu là BaCl2 ? 

3. Yêu cầu thử một lọ hóa chất (thể rắn) có dán nhãn “Magnesi clorid tinh khiết” thì phải 

làm thế nào ? 

1. THỬ SƠ BỘ  

1.1. Xác định đặc tính của mẫu 

- Rắn: áp dụng một số đặc tính riêng để xác định. Phần lớn mẫu rắn được hòa tan với 

dung môi thích hợp rồi mới phân tích 

- Lỏng: dung dịch trong suốt. Phân tích trực tiếp 

1.2. Thử pH của dung dịch 

Dùng giấy quỳ hay giấy thử vạn năng 

- pH trung tính: không có ion dễ bị thủy phân như Bi3+, Hg2+, … 

- pH < 7: nếu dung dịch có phản ứng với acid mạnh thì không có CO3
2-, HCO3

-. Không thể 

có đồng thời ion có tính oxy hóa và ion có tính khử như MnO4
- với I-, Fe3+ với I- 

- pH > 7: có thể có các cation lưỡng tính như Al3+, Zn2+, hầu hết các anion; không có các 

ion dễ bị tủa ở môi trường kiềm như Bi3+, Ca2+, Ba2+ 

1.3. Màu của dung dịch 

- Xanh lam: tùy nồng độ, có thể có Cu2+ 

- Hồng: có Co2+ 

- Vàng: tùy nồng độ, có thể có Fe3+, I- (chuyển thành I2) 

- Xanh rêu:  có Cr3+  

- Một số ion có màu nhưng ở trạng thái phức chất thì không màu hay có màu khác. Ví dụ: 

Fe3+ có màu vàng nhưng khi tạo thành phức Fe(SCN)3 có màu đỏ máu. Do đó nếu dung 

dịch không màu thì loại các ion có màu nhưng phải kiểm tra sự có mặt của các phức 

không màu của các ion đó 

- Trong dung dịch nếu có nhiều ion có màu thì dung dịch sẽ có màu phối hợp giữa các 

màu riêng lẽ. Ví dụ: nếu trong dung dịch có Cu2+ và Co2+ thì dung dịch có thể có màu tím 

hồng, xanh tím 

1.4. Mùi của dung dịch 

- Mùi giấm: có acid acetic. Mùi khai: có NH4OH 
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1.5. Các phản ứng nhận diện sơ bộ 

1.5.1. Các ion tạo hydroxyd ít tan 

Dung dịch phân tích + NaOH 3M từng giọt. Kết tủa có màu: 

-  Rỉ sắt: có Fe3+. Trắng hóa nâu: có Mn2+. Xanh: có Cu2+ 

1.5.2. Các ion có tính oxy hóa hay khử 

- 1 giọt DDPT + 1 giọt HClđđ + 1 giọt KI  dung dịch nâu  có thể có ion có tính oxy hóa 

- 1 giọt DDPT + 1 giọt KMnO4 loãng + 1 giọt HNO3đđ  màu tím mất   có thể có ion có 

tính khử 

2. PHÂN TÍCH ANION VÀ CATION  

- Việc xác định cation và anion tiến hành độc lập với nhau. Tuy nhiên có 1 số cation gây 

trở ngại cho việc xác định anion và ngược lại. Để khắc phục trở ngại trên và tránh nhầm 

lẫn cần tiến hành xác định cation và anion theo một trình tự sau: 

 Nếu dung dịch phân tích có màu thì xác định cation có màu tương ứng trước, 

xác định anion sau 

 Nếu dung dịch phân tích không có màu thì tiến hành thử anion trước, 

cation sau  

- Biết được anion có thể giúp loại trừ một số cation 

- Có nhóm halogenid thì không có cation nhóm I 

- Có SO4
2- thì không có cation nhóm II 

- Phân tích theo hệ thống dựa vào thuốc thử nhóm 

- Có một vài ion có thể tìm trực tiếp từ dung dịch đầu. Ví dụ: Fe3+, Bi3+, Zn2+, … 
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Caâu hoûi 

1. Nguyeãn taéc chung cuûa phöông phaùp phaân tích theå tích (PTTT) ? 

2. Ñieåm töông ñöông vaø ñieåm keát thuùc ? 

3. Caùc kyõ thuaät chuaån ñoä ? 

4. Noàng ñoä dung dòch duøng trong PTTT ? 

5. Caùch tính keát quaû trong PTTT ? 

6. Pha dung dòch chuaån ñoä ? 

1. Nguyeân taéc chung cuûa phöông phaùp PTTT 

Phöông phaùp PTTT laø phöông phaùp ñònh löôïng hoùa hoïc döïa vaøo theå tích thuoác thöû (ñaõ bieát chính xaùc 

noàng ñoä) duøng ñeå phaûn öùng vöøa ñuû vôùi moät theå tích chính xaùc dung dòch chaát caàn xaùc ñònh. Töø theå tích, 

noàng ñoä cuûa dung dòch thuoác thöû vaø theå tích cuûa dung dòch chaát caàn ñònh löôïng tính ñöôïc noàng ñoä cuûa 

dung dòch caàn ñònh löôïng. 

Giaû söû ñeå xaùc ñònh noàng ñoä cuûa dung dòch X, thuoác thöû laø dung dòch R coù noàng ñoä ñaõ bieát ñöôïc söû 

duïng. Phaûn öùng giöõa X vaø R phaûi xaûy ra hoaøn toaøn: 

R + X = P + Q 

Tieán haønh baèng caùch nhoû töø töø töøng gioït dung dòch R xuoáng moät theå tích chính xaùc dung dòch X ñeán khi 

löôïng thuoác thöû R nhoû xuoáng töông ñöông hoùa hoïc vôùi löôïng X thì döøng laïi, ñoïc theå tích dung dòch R 

ñaõ phaûn öùng treân buret. Döïa vaøo theå tích dung dòch R, noàng ñoä cuûa R vaø theå tích dung dòch X ñaõ laáy, 

tính ñöôïc noàng ñoä cuûa X. Quaù trình tieán haønh nhö vaäy goïi laø söï chuaån ñoä hay söï ñònh phaân baèng 

phöông phaùp theå tích. Dung dòch thuoác thöû ñaõ bieát noàng ñoä (dung dòch R) goïi laø dung dòch chuaån ñoä. 

So vôùi phöông phaùp PTKL thì phöông phaùp PTTT coù ñoä chính xaùc khoâng cao, nhöng vaãn ñaït ñöôïc möùc 

yeâu caàu caàn thieát. Maët khaùc phöông phaùp PTTT ñôn giaûn vaø nhanh hôn neân ñöôïc söû duïng roäng raõi. 

2. Ñieåm töông ñöông vaø ñieåm keát thuùc 

2.1. Ñieåm töông ñöông 

Ñieåm töông ñöông laø thôøi ñieåm maø löôïng thuoác thöû ñaõ phaûn öùng töông ñöông hoùa hoïc vôùi löôïng chaát 

caàn xaùc ñònh, noùi caùch khaùc ñieåm töông ñöông laø thôøi ñieåm maø soá ñöông löôïng gam thuoác thöû ñaõ phaûn 

öùng baèng soá ñöông löôïng gam cuûa chaát caàn xaùc ñònh. Ñieåm töông ñöông coøn goïi laø ñieåm keát thuùc cuûa 

söï chuaån ñoä lyù thuyeát hay ñieåm keát thuùc cuûa söï ñònh phaân lyù thuyeát. 

Ví duï: khi chuaån ñoä dung dòch acid hydrocloric baèng dung dòch chuaån ñoä natri hydroxyd 

HCl + NaOH = NaCl + H2O 
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Khi soá ñöông löôïng gam HCl baèng soá ñöông löôïng gam NaOH thì trong dung dòch chæ coù NaCl vaø H2O, 

pH cuûa dung dòch laø 7, ñieåm töông ñöông öùng vôùi pH = 7. 

2.2. Caùch xaùc ñònh ñieåm töông ñöông 

Coù nhieàu caùch xaùc ñònh ñieåm töông ñöông, nhöng ñôn giaûn vaø thöôøng duøng nhaát laø duøng chaát chæ thò. 

Chaát chæ thò laø nhöõng chaát coù khaû naêng bieán ñoåi maøu hoaëc taïo keát tuûa hoaëc phaùt huyønh quang hoaëc gaây 

ra moät daáu hieäu naøo ñoù ôû laân caän ñieåm töông ñöông, nhôø vaäy ñieåm töông ñöông ñöôïc xaùc ñònh. 

Ví duï: khi ñònh löôïng acid oxalic baèng dung dòch natri hydroxyd coù theå choïn chæ thò phenolphtalein vì 

tröôùc ñieåm töông ñöông trong dung dòch coøn acid, neân phenolphtalein khoâng maøu. Sau ñieåm töông 

ñöông dung dòch dö kieàm, phenolphtalein coù maøu hoàng. Do ñoù ôû thôøi ñieåm töông ñöông dung dòch töø 

khoâng maøu chuyeån sang maøu hoàng (taïi thôøi ñieåm naøy ta keát thuùc söï chuaån ñoä). 

H2C2O4 + 2NaOH = Na2C2O4 + 2H2O 

2.3. Ñieåm keát thuùc 

Ñieåm keát thuùc laø thôøi ñieåm maø ôû ñoù chaát chæ thò coù nhöõng bieán ñoåi giuùp ta keát thuùc söï chuaån ñoä. Trong 

tröôøng hôïp lyù töôûng ñieåm keát thuùc chuaån ñoä truøng vôùi ñieåm töông ñöông, trong thöïc teá ñieåm keát thuùc 

chuaån ñoä thöôøng sai leäch vôùi ñieåm töông ñöông. 

Ví duï: khi ñònh löôïng acid hydrocloric baèng dung dòch chuaån ñoä natri hydroxyd duøng chæ thò 

phenolphtalein, ñieåm töông ñöông öùng vôùi pH = 7, nhöng chæ thò phenolphtalein laïi chuyeån maøu ôû pH = 

9, neân thöôøng keát thuùc chuaån ñoä sau ñieåm töông ñöông. 

Söï sai leäch giöõa ñieåm töông ñöông vaø ñieåm keát thuùc gaây ra sai soá cuûa pheùp ñònh löôïng, neân caàn choïn 

chæ thò sau cho sai soá nhoû nhaát (trong phaïm vi cho pheùp). 

3. Caùc kyõ thuaät chuaån ñoä 

3.1. Chuaån ñoä tröïc tieáp 

Chuaån ñoä baèng caùch nhoû tröïc tieáp dung dòch chuaån ñoä vaøo moät theå tích chính xaùc dung dòch caàn ñònh 

löôïng. 

3.2. Chuaån ñoä thöøa tröø 

Cho moät theå tích chính xaùc vaø quaù dö dung dòch chuaån ñoä taùc duïng vôùi moät theå tích chính xaùc dung 

dòch caàn ñònh löôïng. Sau ñoù chuaån ñoä thuoác thöû dö baèng moät dung dòch chuaån ñoä khaùc. Ví duï: ñònh 

löôïng clorid, tröôùc heát cho AgNO3 dö ñeå keát tuûa hoaøn toaøn AgCl. Sau ñoù chuaån ñoä AgNO3 thöøa baèng 

KSCN. 

 AgNO3 dö  +  NaCl  =  AgCl   +  NaNO3 

 AgNO3 coøn laïi  +  KSCN  =  AgSCN   +  KNO3 

3.3. Chuaån ñoä theá 

Cho moät theå tích chính xaùc dung dòch caàn ñònh löôïng taùc duïng vôùi moät löôïng dö thuoác thöû naøo ñoù, phaûn 
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öùng sinh ra moät löôïng chaát môùi töông ñöông hoùa hoïc vôùi löôïng chaát caàn xaùc ñònh. Duøng dung dòch 

chuaån ñoä ñeå ñònh löôïng chaát môùi sinh ra. Ví duï: ñònh löôïng K2Cr2O7 baèng caùch cho taùc duïng vôùi KI 

trong moâi tröôøng acid. Ñònh löôïng iod sinh ra baèng Na2S2O3. 

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

 I2  +  Na2S2O3  =  2NaI  + Na2S4O6 

4. Noàng ñoä dung dòch duøng trong PTTT 

Trong PTTT thöôøng duøng caùc noàng ñoä sau: 

4.1. Noàng ñoä phaàn traêm (%) 

Noàng ñoä phaàn traêm laø noàng ñoä bieåu thò baèng soá gam chaát tan coù trong 100 gam dung dòch (kyù hieäu %). 

Ví duï: dung dòch acid hydrocloric 10% coù nghóa laø trong 100 gam dung dòch naøy coù chöùa 10 gam HCl 

nguyeân chaát. 

Coâng thöùc tính 

(1) 

C laø noàng ñoä % cuûa dung dòch. 

mct laø khoái löôïng chaát tan (g). 

mdd laø khoái löôïng dung dòch (g). 

Vì mdd = dVdd 

d laø khoái löôïng rieâng cuûa dung dòch (g/ml). 

Vdd laø theå tích dung dòch (ml). 

Coâng thöùc (1) coù daïng: 

        (2) 

 

Trong HHPTÑL vaø ngaønh Döôïc, löôïng chaát tan chöùa trong caùc dung dòch quaù nhoû so vôùi löôïng dung 

moâi, neân khi tính toaùn thöôøng coi khoái löôïng rieâng cuûa dung dòch baèng khoái löôïng rieâng cuûa nöôùc ôû 

4
o

C. 

ddd = dH2O = 1 (g/ml) 

Coâng thöùc (2) coù daïng: 

        (3) 
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Ví duï 1: tính theå tích dung dòch acid hydrocloric 37,23% (d = 1,19) caàn laáy ñeå pha 100 g dung dòch acid 

hydrocloric 10%? 

Caùch tính nhö sau: 

+ Khoái löôïng HCl nguyeân chaát coù trong 100 g dung dòch acid hydrocloric 10%: 

 

 

 

+ Theå tích dung dòch acid hydrocloric 37,23% (d = 1,19%) caàn laáy ñeå pha: 

 

 

 

Ví duï 2: tính löôïng natri clorid nguyeân chaát ñeå pha ñöôïc 3000 ml dung dòch natri clorid 10%? 

Vì dung moâi laø nöôùc neân d = 1, caùch tính nhö sau: 

 

 

 

 

4.2. Noàng ñoä ñöông löôïng 

4.2.1. Ñöông löôïng gam 

Ñöông löôïng gam cuûa moät chaát laø khoái löôïng tính ra gam cuûa chaát ñoù phaûn öùng vöøa ñuû vôùi moät ñöông 

löôïng gam hydro hay vôùi moät ñöông löôïng gam cuûa moät chaát baát kyø naøo khaùc, kyù hieäu laø E. 

4.2.2. Caùch tính ñöông löôïng gam 

Coâng thöùc tính 

 

E laø ñöông löôïng gam cuûa chaát caàn xaùc ñònh (g). 

M laø khoái löôïng mol phaân töû cuûa chaát caàn xaùc ñònh (g). 

n laø moät soá, tuøy theo loaïi hôïp chaát maø coù giaù trò khaùc nhau: 

- Ñoái vôùi base thì n laø soá nhoùm OH
-

 tham gia phaûn öùng cuûa moät phaân töû base. 

- Ñoái vôùi acid thì n laø soá proton H
+

 tham gia phaûn öùng cuûa moät phaân töû acid. 
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- Ñoái vôùi muoái thì n laø toång hoùa trò cuûa caùc nguyeân töû kim loaïi tham gia phaûn öùng cuûa moät phaân 

töû muoái. 

- Ñoái vôùi chaát oxy hoùa vaø chaát khöû thì n laø soá electron (e) thu hay maát cuûa moät phaân töû chaát oxy 

hoùa hay moät phaân töû chaát khöû khi tham gia phaûn öùng. 

Ví duï 1: 

2NaOH + H2SO4 = Na2SO4 + 2H2O 

 

 

 

Ví duï 2: 

Bi(OH)3 + 2HCl = Bi(OH)Cl2 + 2H2O 

 

 

 

Ví duï 3: 

Na2CO3 + HCl = NaHCO3 + NaCl 

 

 

Na2CO3 + 2HCl = 2NaCl + CO2 +H2O 

 

 

Ví duï 4: 2KMnO4 + 5H2O2 + 3H2SO4 = K2SO4 + 2MnSO4 + 5O2 + 8H2O 

2 Mn
7+

 + 5e = Mn
2+

 

5 O2

2-

 - 2e = O2 

 

 

 

4.2.3. Dung dòch ñöông löôïng 

Dung dòch ñöông löôïng laø dung dòch coù noàng ñoä bieåu thò baèng soá ñöông löôïng gam chaát tan coù trong 

1000 ml dung dòch (kyù hieäu CN). 
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Ví duï: dung dòch natri hydroxyd 0,1 N coù nghóa laø trong 1000 ml dung dòch naøy coù chöùa 0,1 ñöông 

löôïng gam NaOH hay chöùa 0,1 x 40 = 4 g NaOH (vì ENaOH = 40 g). 

Coâng thöùc tính: 

 

CN laø noàng ñoä ñöông löôïng cuûa dung dòch (N). 

mct laø khoái löôïng chaát tan cuûa dung dòch (g). 

E laø ñöông löôïng gam chaát tan (g). 

Vdd laø theå tích dung dòch (ml). 

Ví duï 1: tính löôïng natri hydroxyd nguyeân chaát caàn laáy ñeå pha 100 ml dung dòch NaOH 0,1 N ? 

 

 

 

 

Ví duï 2: tính noàng ñoä ñöông löôïng cuûa dung dòch acid sulfuric 14,35% (d = 1,1; EH2SO4 = 98/2 = 49) ? 

+ Khoái löôïng H2SO4 nguyeân chaát coù trong V ml dung dòch acid sulfuric 14,35% laø: 

        (1) 

          

+ Noàng ñoä ñöông löôïng cuûa dung dòch acid sulfuric 14,35% laø: 

        (2) 

 

+ Thay (1) vaøo (2) ta coù: 

 

 

 

 

Vaäy dung dòch acid sulfuric 14,35% (d = 1,1) coù noàng ñoä ñöông löôïng laø 3,22 N. 

4.2.4. Taùc duïng giöõa caùc dung dòch ñöông löôïng 

Theo ñònh luaät taùc duïng ñöông löôïng coù theå ruùt ra keát luaän: trong caùc phaûn öùng hoùa hoïc cöù bao nhieâu 

ñöông löôïng gam cuûa chaát naøy thì phaûn öùng vöøa ñuû vôùi baáy nhieâu ñöông löôïng gam cuûa chaát kia hay 

hai chaát coù soá ñöông löôïng gam baèng nhau thì taùc duïng vöøa ñuû vôùi nhau. 

1000
dd

ct

N
EV

m
C 

1000
1000 ddN

ct

dd

ct

N

EVC
m

EV

m
C 

g4,0

1000

100x40x1,0
m

ct


100
100 dd

ct

dd

ct CdV
m

dV

m
C 

1000
dd

ct
N

EV

m
C 

101000
100

1000
100

 d
E

C

E

Cd
C

EV

CdV
C N

dd

dd
N

N22,31000x

49x100

1,1x35,14
C

N




 34 

Töø keát luaän treân suy ra: 

- Khi 2 dung dòch coù noàng ñoä ñöông löôïng baèng nhau thì chuùng taùc duïng vôùi nhau theo nhöõng 

theå tích baèng nhau. Ví duï: 10 ml dung dòch baïc nitrat 0,1 N taùc duïng ñuû vôùi 10 ml dung dòch 

natri clorid 0,1 N. 

- Khi 2 dung dòch coù noàng ñoä ñöông löïông khaùc nhau maø taùc duïng vöøa ñuû vôùi nhau thì theå tích 

cuûa chuùng tæ leä nghòch vôùi noàng ñoä. 

Giaû söû dung dòch A coù noàng ñoä laø N1 vaø theå tích laø V1. Dung dòch B coù noàng ñoä laø N2 vaø theå tích laø V2. 

Neáu dung dòch A taùc duïng vöøa ñuû vôùi dung dòch B thì: 

 

 

Ví duï: xaùc ñònh noàng ñoä ñöông löôïng cuûa dung dòch acid acetic, bieát raèng 10 ml dung dòch naøy taùc duïng 

vöøa ñuû vôùi 20 ml dung dòch natri hydroxyd 0,1 N ? 

 

 

 

 

4.3. Ñoä chuaån 

4.3.1. Ñoä chuaån cuûa dung dòch  

Ñoä chuaån cuûa dung dòch ñöôïc bieåu thò baèng soá gam chaát tan coù trong 1 ml dung dòch (kyù hieäu laø T) 

Ví duï: TH2SO4 = 0,0098 g/ml coù nghóa laø trong 1 ml dung dòch acid sulfuric naøy coù chöùa 0,0098 gam 

H2SO4 nguyeân chaát. 

Coâng thöùc tính T: 

 

T laø ñoä chuaån cuûa dung dòch (g/ml) 

mct laø khoái löôïng chaát tan (g) 

Vdd laø theå tích cuûa dung dòch (ml) 

4.3.2. Ñoä chuaån theo chaát caàn xaùc ñònh 

Ñoä chuaån cuûa dung dòch A (dung dòch chuaån ñoä) theo chaát caàn xaùc ñònh B (chaát caàn ñònh löôïng) laø 

soá gam chaát B taùc duïng vöøa ñuû vôùi 1 ml dung dòch chaát A (kyù hieäu laø TA/B) 

Ví duï: THCl/Na2CO3 = 0,0053 g/ml coù nghóa laø 1 ml dung dòch acid hydrocloric taùc duïng vöøa ñuû vôùi 0,0053 

g Na2CO3 nguyeân chaát (hay 1 ml HCl töông ñöông 0,0053 g Na2CO3). 
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Coâng thöùc tính: 

 

TA/B laø ñoä chuaån cuûa dung dòch A ñoái vôùi chaát caàn xaùc ñònh B 

NA laø noàng ñoä ñöông löôïng cuûa dung dòch A 

EB laø ñöông löôïng gam cuûa chaát caàn xaùc ñònh B 

Ví duï: tính ñoä chuaån cuûa dung dòch acid hydrocloric ñoái vôùi natri hydroxyd, bieát raèng khi ñònh löôïng 

dung dòch natri hydroxyd duøng dung dòch chuaån ñoä laø acid hydroclorid 0,1 N ? 

 

 

5. Caùch tính keát quaû trong PTTT 

5.1. Vôùi kyõ thuaät chuaån ñoä tröïc tieáp hoaëc chuaån ñoä theá 

Ví duï: huùt chính xaùc V ml cheá phaåm A (hoaëc caân chính xaùc a gam cheá phaåm A) pha thaønh Vdm ml trong 

bình ñònh möùc. Laáy V1 ml dung dòch naøy ñem chuaån ñoä baèng dung dòch chuaån ñoä B coù noàng ñoä N2 heát 

V2 ml. Xaùc ñònh noàng ñoä % cuûa cheá phaåm (hoaëc haøm löôïng % cuûa cheá phaåm)? 

 Caùch 1: Tính theo noàng ñoä ñöông löôïng 

- Tính noàng ñoä cuûa dung dòch A trong bình ñònh möùc: 

 

 

- Tính khoái löôïng chaát tan A coù trong 1 lít dung dòch (ñaõ pha trong bình ñònh möùc), kyù hieäu laø P (g/l):  

P(g/l) = N1EA 

- Tính khoái löôïng chaát tan A coù trong V ml cheá phaåm (hoaëc trong Vdm dung dòch ) 

 

 

- Tính noàng ñoä % (hoaëc haøm löôïng %) cuûa cheá phaåm 

hoaëc 

 

 Caùch 2: Tính theo ñoä chuaån 

- Tính ñoä chuaån 

 

- Tính löôïng chaát tan A coù trong V1 ml dung dòch: 
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m1 = V2TB/A (g) 

- Tính löôïng chaát tan coù trong Vdm ml dung dòch (hay coù trong V ml maãu) 

 

 

- Tính noàng ñoä % (hay haøm löôïng) cuûa cheá phaåm: 

hoaëc 

 

5.2. Vôùi kyõ thuaät chuaån ñoä thöøa tröø 

Ví duï: huùt chính xaùc V ml cheá phaåm A (hoaëc caân chính xaùc a gam cheá phaåm A) pha thaønh Vdm ml trong 

bình ñònh möùc. Laáy V1 ml dung dòch naøy cho taùc duïng vôùi V2 ml dung dòch B coù noàng ñoä N2 (löôïng B 

dö so vôùi löôïng A). Ñeå chuaån ñoä löôïng B dö phaûi duøng heát V3 ml dung dòch C coù noàng ñoä N3. Xaùc ñònh 

noàng ñoä % cheá phaåm A? 

N1V1 + N3V3 = N2V2 

 

 

Sau ñoù tính keát quaû nhö tröôøng hôïp chuaån ñoä tröïc tieáp. 

6. Pha dung dòch chuaån ñoä 

Dung dòch chuaån ñoä laø nhöõng dung dòch ñaõ bieát noàng ñoä chính xaùc duøng ñeå xaùc ñònh noàng ñoä caùc dung 

dòch khaùc. 

Pha dung dòch chuaån ñoä coù 3 caùch: 

6.1. Duøng oáng chuaån 

OÁng chuaån laø oáng thuûy tinh coù chöùa moät löôïng chính xaùc hoùa chaát tinh khieát ñöôïc haøn kín. Treân oáng coù 

nhaõn in teân, coâng thöùc hoùa chaát vaø noàng ñoä dung dòch chuaån ñoä pha ñöôïc. Khi pha duøng duïng cuï ñuïc 

oáng, chuyeån heát löôïng hoùa chaát trong oáng vaøo bình ñònh möùc coù dung tích 1000 ml, theâm nöôùc caát vöøa 

ñuû, laéc ñeàu, ñöôïc dung dòch chuaån ñoä coù noàng ñoä nhö ñaõ ghi treân nhaõn. 

6.2. Duøng hoùa chaát tinh khieát 

Duøng nhöõng hoùa chaát tinh khieát ñaõ ñöôïc qui ñònh ôû phaàn “Caùc thuoác thöû” trong DÑVN IV. 

Ñeå pha dung dòch chuaån ñoä töø hoùa chaát tinh khieát phaûi tieán haønh caùc böôùc sau: 

Tính löôïng hoùa chaát caàn laáy ñeå pha 

Aùp duïng coâng thöùc: 
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mct laø khoái löôïng chaát tan caàn laáy 

CN laø noàng ñoä dung dòch caàn pha (N) 

Vdd laø theå tích dung dòch caàn pha (ml) 

E laø ñöông löôïng gam chaát tan 

Pha dung dòch  

Caân chính xaùc hoùa chaát ñaõ tính treân, chuyeån heát vaøo bình ñònh möùc, hoøa tan baèng nöôùc caát roài theâm 

nöôùc caát vöøa ñuû theå tích muoán pha, laéc ñeàu seõ ñöôïc dung dòch chuaån ñoä coù noàng ñoä caàn pha. 

6.3. Pha gaàn ñuùng roài ñieàu chænh noàng ñoä  

Ñeå pha dung dòch chuaån ñoä töø hoùa chaát khoâng tinh khieát (hoaëc ñieàu chænh laïi noàng ñoä dung dòch coù 

thay ñoåi trong quaù trình baûo quaûn) caàn tieán haønh caùc böôùc: 

6.3.1. Tính löôïng hoùa chaát caàn laáy ñeå pha 

Aùp duïng coâng thöùc vaø caùch tính ôû muïc 6.2 nhöng do hoùa chaát khoâng tinh khieát neân khi pha caàn phaûi 

caân löôïng hoùa chaát lôùn hôn löôïng tính toaùn. 

6.3.2. Pha dung dòch  

Caân chính xaùc moät löôïng hoùa chaát lôùn hôn löôïng hoùa chaát ñaõ tính, hoøa tan trong bình ñònh möùc coù dung 

tích baèng theå tích muoán pha, theâm nöôùc vöøa ñuû, laéc ñeàu seõ ñöôïc dung dòch coù noàng ñoä xaáp xæ baèng 

noàng ñoä dung dòch muoán pha. 

6.3.3. Xaùc ñònh heä soá hieäu chænh cuûa dung dòch  

Muoán ñieàu chænh noàng ñoä dung dòch vöøa pha (hoaëc ñieàu chænh laïi noàng ñoä cuûa dung dòch chuaån ñoä coù 

thay ñoåi trong quaù trình baûo quaûn) phaûi xaùc ñònh ñöôïc heä soá hieäu chænh K cuûa dung dòch. 

Heä soá hieäu chænh laø tæ soá giöõa noàng ñoä thöïc cuûa dung dòch chuaån ñoä vôùi noàng ñoä lyù thuyeát cuûa noù. Heä 

soá hieäu chænh cho bieát noàng ñoä thöïc lôùn hôn hay nhoû hôn noàng ñoä lyù thuyeát bao nhieâu laàn. 

Neáu goïi noàng ñoä thöïc cuûa dung dòch laø NT vaø noàng ñoä lyù thuyeát cuûa dung dòch laø NLT ta coù: 

 

 

Theo DÑVN IV neân söû duïng nhöõng dung dòch chuaån ñoä coù 0,970 ≤ K ≤ 1,030. 

Xaùc ñònh K cuûa dung dòch thöôøng söû duïng moät trong hai caùch sau: 

Caùch 1: Aùp duïng ñoái vôùi tröôøng hôïp duøng dung dòch chuaån ñoä ñeå xaùc ñònh ñoä chuaån cuûa dung dòch 

pha, K ñöôïc tính theo coâng thöùc: 
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K laø heä soá hieäu chænh cuûa dung dòch pha. 

V0 laø theå tích cuûa dung dòch chuaån ñoä (ml). 

V laø theå tích cuûa dung dòch pha (ml). 

K0 laø heä soá hieäu chænh cuûa dung dòch chuaån ñoä. 

Caùch 2: Aùp duïng vôùi tröôøng hôïp duøng hoùa chaát tinh khieát ñeå xaùc ñònh ñoä chuaån dung dòch pha, K ñöôïc 

tính theo coâng thöùc: 

 

 

K laø heä soá hieäu chænh cuûa dung dòch pha. 

a laø khoái löôïng hoùa chaát tinh khieát (g). 

V laø theå tích cuûa dung dòch pha (ml). 

T laø ñoä chuaån lyù thuyeát cuûa dung dòch hoùa chaát tinh khieát (g/ ml). 

K ñöôïc xaùc ñònh ñeán ba chöõ soá thaäp phaân, chöõ soá thöù tö phaûi laøm troøn. 

Ñeå xaùc ñònh K phaûi tieán haønh ít nhaát 2 maãu chuaån, caùc maãu khaùc nhau khoâng quaù 0,05 ml. 

6.3.4. Ñieàu chænh noàng ñoä dung dòch  

Caên cöù vaøo trò soá K tính ñöôïc ñeå tieán haønh ñieàu chænh noàng ñoä dung dòch pha: 

- Neáu K = 1,000; nghóa laø NT = NLT; dung dòch chuaån pha ñuùng khoâng caàn phaûi hieäu chænh. 

- Neáu K > 1,000 nghóa laø NT > NLT; dung dòch pha coù noàng ñoä lôùn hôn noàng ñoä caàn pha, tröôøng hôïp 

naøy phaûi hieäu chænh baèng caùch theâm nöôùc. 

Theå tích nöôùc caàn theâm ñöôïc tính theo coâng thöùc: 

VH2O = (K - 1,000)Vdc 

VH2O laø theå tích nöôùc caàn theâm (ml). 

K laø heä soá hieäu chænh cuûa dung dòch pha. 

Vdc laø theå tích dung dòch pha caàn ñieàu chænh (ml). 

- Neáu K < 1,000 nghóa laø NT < NLT; dung dòch pha coù noàng ñoä nhoû hôn noàng ñoä caàn pha, tröôøng hôïp 

naøy phaûi hieäu chænh baèng caùch theâm hoùa chaát. 

Löôïng hoùa chaát caàn pha ñöôïc tính theo coâng thöùc: 

 

 

m laø khoái löôïng hoùa chaát caàn theâm (g) 
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K laø heä soá hieäu chænh cuûa dung dòch pha 

a laø khoái löôïng hoùa chaát coù trong 1000 ml dung dòch lyù thuyeát: a = NE (g) 

Vdc laø theå tích dung dòch pha caàn ñieàu chænh (ml) 
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ÔN TẬP PHƢƠNG PHÁP ACID - BASE 

Câu hỏi 

1. Phương pháp định lượng acid – base: nguyên tắc, điểm tương đương, cách xác định 

điểm tương đương, lựa chọn chỉ thị ? 

2. Phép định lượng bằng base: nguyên tắc, cách xác định điểm tương đương ? 

3. Phép định lượng bằng acid: nguyên tắc, cách xác định điểm tương đương ? 

4. Thế nào là chỉ thị acid – base ? Cho biết khoảng pH chuyển màu của 3 chỉ thị thông 

dụng phenolphtalein, đỏ methyl, methyl da cam ? 

5. Hãy chọn chỉ thị cho các trường hợp định lượng sau: 

- Acid mạnh bằng base mạnh hoặc ngược lại 

- Acid yếu bằng base mạnh 

- Base yếu bằng acid mạnh 

- Na2CO3 bằng HCl 

1. Nguyên tắc 

Acid  +  Base  =  Muối  +  Nước 

HA  +  MOH  =  MA  +  H2O 

2. Điểm tƣơng đƣơng 

- Quá trình định lượng: quá trình biến đổi [H+] và [OH-] 

- pH của dung dịch thay đổi liên tục 

- Điểm tương đương ứng với 1 giá trị pH xác định 

- pH ĐTĐ: phụ thuộc vào bản chất acid, base và nồng độ 

- Thực hành: gần điểm tương đương 

 pH dung dịch thay đổi đột ngột 

 Bước nhảy pH của phép chuẩn độ 

 Điểm giữa bước nhảy = pH điểm tương đương 

3. Cách xác định điểm tƣơng đƣơng 

- Thường dùng chỉ thị màu pH (chỉ thị acid – base): đỏ methyl, methyl da cam, 

phenolphtalein 

- Khoảng pH đổi màu của chỉ thị: nằm trong bước nhảy pH của phép chuẩn độ 

- Ví dụ: định lượng HCl bằng dung dịch chuẩn độ NaOH 

 Bước nhảy pH: 4 – 10 

 Chọn 1 trong 3 chỉ thị đỏ methyl, methyl da cam, phenolphtalein 
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4. Chỉ thị màu pH – Yêu cầu chung 

- Tan được trong nước hoặc trong cồn 

- Bền trong điều kiện thường: không bị oxy, khí carbonic, nhiệt độ, …. của môi trường làm 

ảnh hưởng 

- Màu xuất hiện khá rõ ở nồng độ thấp (10-5 – 10-4 M) 

- Chuyển màu nhanh, rõ trong một khoảng pH hẹp 

- Khoảng pH đổi màu của chỉ thị: nằm trong bước nhảy pH của phép chuẩn độ 

Một số chỉ thị màu pH và khoảng pH chuyển màu 

Chỉ thị 
Nồng độ 

(%) 

Dung 

môi 

Đặc 

tính chỉ 

thị 

Màu 
Khoảng pH 

chuyển màu 
Dạng acid Dạng base 

Phenolphtalein 0,1 và 1 Cồn 90% Acid Không Hồng 8,0 - 10,0 

Phenolphtalein 0,05 Cồn 20% Acid Không Hồng 7,4 - 9,0 

Đỏ methyl 0,1 và 0,2 Cồn 60% Base Đỏ Vàng 4,2 - 6,2 

Methyl da cam 0,1 Nước Base Hồng Vàng 3,1 - 4,4 

Lục bromocresol 0,02 Cồn 20% Acid Vàng Xanh 4,0 - 5,4 

Tropeolin 00 0,1 và 0,01 Nước Base Đỏ Vàng 1,4 - 3,2 

 

5. Định lƣợng acid bằng base 

5.1. Nguyên tắc 

- Dung dịch chuẩn độ: base mạnh 

- Thường sử dụng để định lượng 

 Acid mạnh: HCl, H2SO4, … 

 Acid yếu: CH3COOH, … 

 Muối của acid mạnh và base yếu: NH4Cl, novocain HCl, … 

5.2. Cách xác định điểm tương đương 

- Sử dụng chỉ thị màu pH 

- Định lượng acid mạnh: phenolphtalein, đỏ methyl, methyl da cam 

- Định lượng acid yếu, muối có tính acid: phenolphtalein (bước nhảy pH của phép chuẩn 

độ nằm trong vùng có pH > 7) 
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6. Định lƣợng base bằng acid 

6.1. Nguyên tắc 

- Dung dịch chuẩn độ: acid mạnh 

- Thường sử dụng để định lượng 

 Base mạnh: NaOH, KOH, … 

 Base yếu: NH4OH, CH3NH2, … 

 Muối của base mạnh và acid yếu: Na2CO3, Na2B4O7, … 

6.2. Cách xác định điểm tương đương 

- Sử dụng chỉ thị màu pH 

- Định lượng base mạnh: phenolphtalein, đỏ methyl, methyl da cam 

- Định lượng base yếu, muối có tính base: đỏ methyl, methyl da cam (bước nhảy pH của 

phép chuẩn độ nằm trong vùng có pH < 7) 

Lƣu ý 

- Trong thực tế phân tích, không áp dụng định lượng 

 Acid quá yếu bằng base mạnh 

 Base quá yếu bằng acid mạnh 

 Acid yếu bằng base yếu hoặc ngược lại 

- Do lân cận ĐTĐ pH biến đổi quá nhỏ (coi như không có bước nhảy) nên không chọn 

được chỉ thị, sai số rất lớn khi định lượng 

- Khắc phục: định lượng trong môi trường khan 
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ÔN TẬP PHƢƠNG PHÁP OXY HÓA – KHỬ 

Câu hỏi 

1. Trình bày nguyên tắc chung của phương pháp chuẩn độ oxy hóa – khử ? 

2. Nêu các điều kiện của phản ứng oxy hóa – khử dùng trong phân tích định lượng ? 

3. Trình bày nguyên tắc, điều kiện, xác định điểm tương đương và một số ứng dụng của 

phương pháp định lượng bằng kali permanganat ? 

4. Thiết lập công thức nồng độ theo thể tích oxy của dung dịch H2O2 khi định lượng theo 

phương pháp kali permanganat ? 

5. Trình bày nguyên tắc, các kỹ thuật định lượng, xác định điểm tương đương, điều kiện 

tiến hành và một số ứng dụng của phương pháp định lượng bằng iod ? 

6. Trình bày nguyên tắc, điều kiện, xác định điểm tương đương và một số ứng dụng của 

phương pháp định lượng bằng nitrit ? 

1. Nguyên tắc 

- Phương pháp định lượng thể tích dựa vào phản ứng oxy hóa – khử 

  pOx1  +  qKh2   =     pKh1  + qOx2 

- Ứng dụng định lượng các chất có tính oxy hóa hoặc có tính khử 

- Có thể áp dụng để định lượng những hợp chất không có tính oxy hóa – khử nhưng 

phản ứng hoàn toàn với chất oxy hóa hay chất khử (tạo tủa hoặc phức chất) 

- Định lượng chất khử (Fe2+, Mn2+, I-, SO3
2-, H2O2, C2O4

2-, …): dung dịch chuẩn độ là chất 

oxy hóa 

- Định lượng chất oxy hóa (Fe3+, Cu2+, MnO4
-, CrO4

2-, IO3
-, H2O2, Cr2O7

2-, ClO3
-, …): dung 

dịch chuẩn độ là chất khử  

2. Điều kiện phản ứng 

- Phải xảy ra hoàn toàn 

- Phải xảy ra tương đối nhanh 

- Dễ xác định điểm tương đương 

3. Phƣơng pháp định lƣợng bằng kali permanganat 

3.1. Nguyên tắc 

- Dựa vào khả năng oxy hóa mạnh của kali permanganat  

- Dung dịch chuẩn độ KMnO4 0,1 N hay 0,05 N (DĐVN IV) 

- Định lượng chất có tính khử 

3.2. Điều kiện tiến hành 

- Môi trường acid sulfuric 
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 KMnO4 thể hiện tính oxy hóa cao nhất 

 Phản ứng xảy ra nhanh 

 Sản phẩm phản ứng không màu 

 Ion sulfat không cản trở 

  MnO4
-  +  5e  +  8H+  =  Mn2+  +  4H2O 

  (tím)   (không màu)  

- Không định lượng trong môi trường base, trung tính hoặc acid yếu vì 

 KMnO4 thể hiện tính oxy hóa yếu hơn 

 Phản ứng xảy ra chậm hơn 

 Sản phẩm có màu 

 Khó xác định ĐTĐ 

 Kết quả định lượng kém chính xác 

   MnO4
-  +  3e  +  2H2O  =  MnO2   +  4OH-  (trung tính) 

   (tím)          (xám đen) 

   MnO4
-  +  1e  =    MnO4

2-   (kiềm) 

   (tím)             (xanh lục) 

- Phải duy trì nồng độ acid sulfuric cao trong khi định lượng để tránh phản ứng phụ 

 2MnO4
-  +  3Mn2+  +  2H2O  =  5MnO2   +  4H+ 

- Không tiến hành trong môi trường HCl vì Cl- khử KMnO4 

- Không tiến hành trong môi trường HNO3 vì oxy hóa chất cần định lượng gây sai số 

3.3. Xác định điểm tương đương 

- Tại điểm tương đương 

 NKMnO4VKMnO4 = NCPTVCPT 

- 1 giọt KMnO4 dư  dung dịch màu hồng nhạt (Phép định lượng tự chỉ thị) 

3.4. Một số ứng dụng 

3.4.1. Định lượng acid oxalic 

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

  Mn+7  +  5e  =  Mn+2 

  C2O4
2-  -  2e  =  2CO2 

 

(1 ml dung dịch kali permanganat 0,1 N tương đương với 0,0045 g H2C2O4) 
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3.4.2. Định lượng nước oxy già 

- H2O2 vừa có tính oxy hóa, vừa có tính khử 

  2KMnO4 + 5H2O2 + 3H2SO4 = K2SO4 + 2MnSO4 + 5O2 + 8H2O 

   Mn+7  +  5e  =  Mn+2 

   O2
2-  -  2e  = O2 

 

 

- Đương lượng thể tích của H2O2 là số lít oxy giải phóng ra do 1 đương lượng gam H2O2 

bị phân hủy hoàn toàn 

  2H2O2 = O2 + 2H2O 

  34 g   11,2 lít               

 

 

- Số lít oxy giải phóng do 1 lít dung dịch H2O2 có nồng độ N:    

VO2 = 5,6NH2O2 (lít oxy) 

4. Phƣơng pháp định lƣợng bằng iod 

4.1. Nguyên tắc 

- Iod có tính oxy hóa mạnh, định lượng chất khử 

  I2  +  2e  =  2I- 

- Ion iodid (I-) có tính khử, định lượng chất oxy hóa 

  2I-  -  2e  =  I2 

Dược điển Việt Nam IV qui định tùy đối tương phân tích mà sử dụng một trong ba kỹ thuật định 

lượng 

4.2. Định lượng trực tiếp 

- Định lƣợng một số chất khử: S2O3
2-, SO3

2-, CN-, AsO3
3-, vitamin C, … 

- Không định lượng chất oxy hóa theo kỹ thuật trực tiếp vì không có chỉ thị để xác định 

điểm kết thúc (giữa iodid với chất oxy hóa) 

- Iod oxy hóa trực tiếp chất cần chuẩn độ:  I2  +  2e    2I- 

- Môi trường: pH 5 – 8 

- Chỉ thị: hồ tinh bột, dung dịch không màu  xanh  

- Tính nồng độ dung dịch cần định lượng 

  NxVx = NI2VI2 
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4.3. Định lượng thế (gián tiếp) 

- Định lƣợng một số chất oxy hóa: halogen, hypohalogenic, iodat, ferricyanid, KMnO4, 

K2Cr2O7, HNO2, H2O2, Fe3+, Cu2+, … 

- Thêm lượng thừa KI vào mẫu chứa chất oxy hóa cần định lượng, I- bị oxy hóa tạo lượng 

I2 tương đương với chất cần định lượng và được chuẩn độ bằng natri thiosulfat 

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

               2Na2S2O3  +  I2   Na2S4O6  +  2NaI 

- Chỉ thị: hồ tinh bột, dung dịch xanh   không màu (hoặc màu của muối trong dung dịch) 

- Tính nồng độ dung dịch cần định lượng 

  NxVx = NI2VI2 = NNa2S2O3VNa2S2O3 

4.4. Định lượng thừa trừ 

- Định lƣợng một số chất khử: lưu huỳnh hữu cơ có nhóm thiol, hydrazin, glucose, 

aldehyd acetic, aldehyd formic, phenol, methyl hydroxybenzoat, propyl hydroxybenzoat, 

phenidion, sản phẩm mở vòng lactam từ penicillin, … 

- Thêm một thể tích chính xác và quá dư dung dịch chuẩn độ iod 

- Định lượng iod dư bằng natri thiosulfat (cùng nồng độ dung dịch iod) 

- Từ thể tích dung dịch natri thiosulfat đã dùng suy ra thể tích dung dịch iod dư, thể tích 

dung dịch iod đã tác dụng với chất khử 

                     I2  + 2e     2I- 

                     I2 (dư)  +  2S2O3
2-   2I- +  S4O6

2- 

- Chỉ thị: hồ tinh bột, dung dịch xanh  không màu 

- Tính nồng độ dung dịch cần định lượng 

  NxVx = NI2VI2 - NNa2S2O3VNa2S2O3 

4.5. Cách xác định điểm tương đương 

- Chọn chỉ thị hồ tinh bột 

 Tính khử yếu, tác dụng với chất oxy hóa mạnh 

 I2 + hồ tinh bột  phức xanh dương (hấp phụ nhanh và giải phóng Iod chậm) 

 Đun nóng mất xanh, để nguội màu xanh tái hiện 

 Không cho màu với iodid 

 ĐTĐ: lượng thừa iod   dung dịch màu vàng  không cần chỉ thị. Khi [I2] thấp, 

nên thêm hồ tinh bột 

- Định lƣợng trực tiếp: pH 5 -8. Nếu pH > 9 

 I2  +  2OH-  =  IO-  +  I-  +  H2O 
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IO- (hypoiodid) có tính oxy hóa mạnh hơn iod, chuyển S2O3
2- thành S4O6

2- dẫn đến sai 

số 

- Nhiệt độ phòng. Nếu nhiệt độ cao iod bị thăng hoa, độ nhạy chỉ thị giảm 

- Định lƣợng thế và thừa trừ: cho hồ tinh bột vào thời điểm gần tương đương (dung 

dịch vàng nhạt). Nếu cho sớm, tinh bột hấp phụ một phần iod và giải phóng iod chậm 

- Định lƣợng thế:  

 Phản ứng giữa KI và với chất oxy hóa cần định lượng cần thời gian 10’ – 15’ để 

xảy ra hoàn toàn 

 Tránh ánh sáng để KI không bị phân hủy thành iod 

 

 

4.6. Một số ứng dụng 

4.6.1. Định lượng natri thiosulfat 

- Định lượng trực tiếp 

- Chỉ thị hồ tinh bột: dung dịch không màu  xanh 

- Môi trường trung tính hay base yếu 

- Không tiến hành trong môi trường acid vì 

  2H+  +  S2O3
2-  =  S   +  SO2  +  H2O 

I2 + 2Na2S2O3 = 2NaI + Na2S4O6 

 

 

4.6.2. Định lượng glucose 

- Glucose có nhóm aldehyd nên có tính khử 

- Định lượng thừa trừ 

- Chỉ thị hồ tinh bột: dung dịch xanh  không màu (cho chỉ thị khi dung dịch có màu vàng 

nhạt) 

CH2OH-(CHOH)4-CHO + I2 + 3NaOH  CH2OH-(CHOH)4-COONa + 2NaI + 2H2O 

I2 (thừa) + 2Na2S2O3 = 2NaI + Na2S4O6 

- Phản ứng phụ: 2NaOH + I2 = 2NaOI + NaI + H2O 

- Phải acid hóa bằng acid sulfuric để trung hòa kiềm và giải phóng iod thừa từ IO- 

H+ + OH- = H2O 

NaOI + NaI + 2H+ = I2 + 2Na+ + H2O 

4I
-

  +  O
2
  +  4H

+

    2I
2
  +  2H

2
O 
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4.6.3. Định lượng kali permanganat trong thuốc tím dược dụng 

- Kali permanganat có tính oxy hóa 

- Định lượng thế 

- Môi trường acid sulfuric 

- Chỉ thị hồ tinh bột: dung dịch xanh  không màu (cho chỉ thị khi dung dịch có màu vàng 

nhạt) 

2KMnO4 +10KI + 8H2SO4 = 2MnSO4 + 6K2SO4 + 5I2 + 8H2O 

I2 + 2Na2S2O3 = 2NaI + Na2S4O6 

 

 

- Lƣu ý 

 Phản ứng giữa thuốc tím và KI thực hiện ít nhất 10 phút và phải tránh ánh sáng 

 Lượng acid sulfuric cho vào vừa đủ nên không cần trung hòa bằng kiềm hay 

natri carbonat 

5. Phƣơng pháp định lƣợng bằng nitrit 

5.1. Nguyên tắc 

- Phương pháp định lượng thể tích, oxy hóa khử 

- Xác định nồng độ hoặc hàm lượng các chất hữu cơ có nhóm amin thơm bậc 1 

- Dung dịch chuẩn độ: NaNO2 0,1 N 

NaNO2  +  HCl    HNO2  +  NaCl 

Ar-NH2  +  HNO2  +  HCl    [Ar-N+Ξ N]Cl-  +  2H2O 

5.2. Điều kiện tiến hành 

- Môi trường acid hydrocloric và loãng 

- Nhiệt độ thấp, khoảng 10oC  (làm lạnh trong nước đá) 

- Khuấy đều dung dịch cần chuẩn độ sao cho không tạo ra dòng xoáy không khí trong 

dung dịch (sử dụng máy khuấy từ) 

- L c đầu nhỏ dung dịch chuẩn độ khoảng 2 ml  ph t, đến trước điểm tương đương 

khoảng 1 ml th  nhỏ từng 0,1 ml một và để yên ít nhất 1’ sau m i lần thêm dung dịch 

5.3. Cách xác định điểm tương đương 

Chỉ thị nội 

- Tropeolin 00: 1 giọt thừa dung dịch natri nitrit sẽ phản ứng với chỉ thị tạo sản phẩm 

nitroso có màu vàng (dung dịch đỏ  vàng nhạt) 

- H n hợp tropeolin (4 giọt) và xanh methylen (2 giọt): dung dịch tím  xanh ngọc 
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Chỉ thị ngoại: giấy tẩm hồ tinh bột và KI (ít sử dụng) 

5.4. Một số ứng dụng 

Amin thơm bậc nhất (benzocain, dapson, primaquin, procainamid, procain, sulfacetamid, 

sulfadoxin, sulfaguanidin, sulfamethoxazol, sulfaxylum, sulfathiazol, sulfapyridin, sulfamethizol)  
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Caâu hoûi 

1. Nguyeân taéc chung cuûa phöông phaùp keát tuûa ? 

2. Phaân loaïi phöông phaùp keát tuûa vaø ñaïi cöông veà pheùp ño baïc ? 

3. Pheùp ño baïc trong moâi tröôøng trung tính - phöông phaùp Mohr vaø phöông phaùp Fajans ? 

4. Pheùp ño baïc trong moâi tröôøng acid - phöông phaùp Charpentier Volhard ? 

5. Neâu moät vaøi öùng duïng cuûa phöông phaùp keát tuûa ? 

1. Nguyeân taéc chung cuûa phöông phaùp keát tuûa 

Phöông phaùp keát tuûa döïa vaøo söï taïo thaønh chaát keát tuûa ít tan trong caùc phaûn öùng trao ñoåi. Nhöõng phaûn 

öùng taïo thaønh keát tuûa ñöôïc duøng trong phöông phaùp keát tuûa phaûi thoûa maõn caùc ñieàu kieän sau:  

- Keát tuûa phaûi raát ít tan.  

- Söï keát tuûa phaûi xaûy ra nhanh.  

- Keát tuûa taïo thaønh trong quaù trình ñònh löôïng khoâng bò phaân huûy vôùi moät möùc ñoä nhaát ñònh ñaùng keå. 

- Phaûi coù khaû naêng xaùc ñònh ñöôïc ñieåm töông ñöông. 

Phöông phaùp keát tuûa thöôøng ñöôïc duøng ñeå xaùc ñònh noàng ñoä caùc anion Cl
-

, Br
-

, I
-

, SCN
-

, CN
-

… vaø caùc 

cation Ag
+

, Hg
2+

… 

2. Phaân loaïi phöông phaùp keát tuûa vaø ñaïi cöông veà pheùp ño baïc  

Phöông phaùp keát tuûa ñöôïc phaân loaïi nhö sau 

- Pheùp ño baïc: duøng khaû naêng taïo tuûa muoái cuûa ion baïc vôùi nhöõng anion khaùc nhau (clorid, bromid, 

iodid, cyanid, sulfocyanid). 

- Pheùp ño thuûy ngaân: döïa vaøo phaûn öùng hoùa hoïc taïo muoái thuûy ngaân ít tan (clorid, bromid, iodid). 

Phoå bieán nhaát laø pheùp ño baïc. 

Pheùp ño baïc 

- Ño trong moâi tröôøng acid:  

Halogenid (tröø F
-

) vaø thiocyanat taïo tuûa khoâng tan vôùi Ag
+

 trong moâi tröôøng acid. Acid thöôøng ñöôïc 

duøng laø HNO3 vì: 

o HNO3 taïo vôùi Ag
+

 moät muoái AgNO3 raát tan. 

o Laøm haï pH cuûa moâi tröôøng. 
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- Ño trong moâi tröôøng trung tính: 

Moät vaøi anion coù theå hoøa tan ít hoaëc nhieàu trong moâi tröôøng acid do vaäy phaûi ño baïc trong moâi tröôøng 

trung tính  

Ví duï: CN
-

 vaø S
-

 hoøa tan trong moâi tröôøng acid ñaäm ñaëc  

Oxalat vaø chromat hoøa tan trong moâi tröôøng acid loaõng  

Vaøi hôïp chaát höõu cô (barbituric) 

Chaát goác (chaát chuaån hoùa hoïc, chemical standard) 

- Halogenid: nhieàu muoái halogen ñöôïc duøng laøm chaát goác nhö NaCl (M = 58,45), KCl (M = 74,55), 

KBr (M = 119,01). Ngöôøi ta hay duøng caùc chaát goác naøy ñeå xaùc ñònh ñoä chuaån cuûa dung dòch chuaån 

ñoä baïc nitrat . 

Dung dòch chuaån ñoä 

- Dung dòch chuaån ñoä baïc nitrat 0,1 N: chöùa 16,989 g baïc nitrat /lít. 

- Dung dòch thiocyanat (ammonium, Na hay K) 0,1 N: Muoái naøy coù ñoä tinh khieát cao nhöng laïi hay 

huùt aåm. Do ñoù, khi pha dung dòch chuaån phaûi pha cao hôn ñoä chuaån mong muoán vaø khi duøng thì 

ñònh löôïng laïi baèng baïc nitrat chuaån. 

3. Pheùp ño baïc trong moâi tröôøng trung tính 

3.1. Phöông phaùp Mohr 

- Nguyeân taéc: cho dung dòch baïc nitrat vaøo dung dòch halogenid caàn ñònh luôïng, laéc caån thaän sau moãi 

laàn theâm dung dòch baïc nitrat. Keát thuùc ñònh löôïng khi theâm dung dòch baïc nitrat vaøo maø khoâng 

xuaát hieän theâm tuûa.  

Ag
+

  +  X
-

  = AgX  

- Chæ thò: dung dòch kali cromat trung tính. Kali cromat cho tuûa cromat baïc ñoû gaïch khi noàng ñoä baïc 

cao hôn noàng ñoä clorid. 

2Ag
+

  +  CrO4

2-

  = Ag2CrO4  (ñoû gaïch) 

- Tieán haønh: phaûi theâm töø töø dung dòch baïc nitrat vaøo dung dòch Cl
-

 ban ñaàu ñaõ ñöôïc theâm 1 ít chæ thò 

cromat.  

o Vieäc choïn pH raát quan troïng: 

 pH < 6: cromat muoái acid yeáu seõ töï hoøa tan: 2H
+

  + CrO4

2-

  = H2CrO4 

 pH  10,5: baïc nitrat seõ phaân huûy thaønh baïc oxyd keát tuûa ñen laøm cho keát quaû 

ñònh löôïng thieáu chính xaùc.  

o Noàng ñoä chæ thò: thöôøng laø 0,003 M. 

- Phaïm vi söû duïng vaø giôùi haïn 
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o AÙp duïng ñònh luôïng Cl
-

 vaø Br 
-

. 

o Khoâng aùp duïng ñeå ñònh löôïng iodid vaø thiocyanat vì khoù nhaän bieát luùc phaûn öùng keát thuùc 

do hieän töôïng haáp phuï vaø taïo thaønh heä keo. 

o Khoâng theå chuaån ñoä dung dòch coù maøu vì maøu cuûa dung dòch che maøu cuûa Ag2CrO4 ôû ñieåm 

töông ñöông. 

o AÙp duïng ñònh löôïng nhöõng ion taïo muoái baïc 1 chaát keùm tan trong moâi tröôøng trung tính.  

o Caùc cation taïo tuûa vôùi ion cromat phaûi ñöôïc khöû tröôùc khi ñònh luôïng. Ví duï: Pb
2+

 vaø Ba
2+

 

phaûi khöû thaønh daïng sulfat.  

o Dung dòch acid phaûi ñöôïc trung tính hoùa bôûi phaûn öùng cuûa carbonat calci, loïc löôïng thöøa vaø 

khöû anhydrid carbonic baèng ñun soâi. 

3.2. Phöông phaùp Fajans 

- Nguyeân taéc: taát caû halogenid baïc ñeàu coù moät khaû naêng haáp phuï naøo ñoù, taêng töø Cl
-

, Br
-

, I
-

. 

Ví duï: ñònh löôïng halogenid baèng AgNO3. 

o Khi chöa ñeán ñieåm töông ñöông, tuûa taïo thaønh trong dung dòch thöøa ion halogenid haáp phuï 

nhöõng ñieän tích aâm cuûa halogenid. Ñieän tích naøy ñaåy nhöõng ion khaùc vaø loâi keùo moät ít 

cation khaùc maø halogenid hoøa tan (H
+

, Na
+

, K
+

, …). 

o Vöøa khi vöôït qua ñieåm töông ñöông, tuûa tieáp xuùc vôùi dung dòch chöùa moät löôïng thöøa Ag
+

. 

Chính Ag
+

 haáp phuï vaøo tuûa gaây tích ñieän döông keùo nhöõng ion khaùc ñeå taïo thaønh muoái 

töông ñoái ít tan (nhö anion cuûa fluorescein hay daãn chaát cuûa brom (eosin)) hay clor 

(dichlorofluorescein). 

Eosin laø Tetrabromofluorescein Fluorescein 

 

 

 

 

 

 

 

Eosin (muoái dinatri maøu ñoû) Muoái dinatri maøu ñoû 

- Cô cheá chuyeån maøu cuûa chæ thò fluorescein 

o Tröôùc ñieåm töông ñöông, chæ thò maøu coù ñieän tích gioáng chaát haáp phuï treân tuûa seõ bò ñaåy vaøo 

dung dòch neân dung dòch coù maøu hoàng vaøng phaùt quang. 

o Vöøa khi vöôït qua ñieåm töông ñöông, Ag
+

 haáp phuï vaøo tuûa laøm tuûa mang ñieän tích döông cuûa 

2Na
+

C

O

Br

O
-

Br

C6H4COO
-

O

Br

Br

C

O

C6H4COO
-

O
-

O

2Na
+
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Ag
+

. Fluoresceinat baïc hoøa tan yeáu hôn baïc nitrat, söï haáp phuï cuûa chæ thò anion mang maøu treân 

tuûa laøm tuûa trôû neân maøu hoàng ñaäm. 

o Chæ thò maøu cuûa phöông phaùp: 

 Eosin: ñeå ñònh löôïng I
-

, Br
-

, CN
- 

(pH # 2) vaø khoâng ñònh löôïng Cl
-

 vì eosinat bò tuûa AgCl 

haáp phuï sôùm neân tuûa ñoû tröôùc ñieåm töông ñöông. 

 Fluorescein vaø dichlorofluorescein: ñeå ñònh löôïng Br
-

, I
-

, Cl
-

, SCN
-

. 

 Khi thay ñoåi chæ thò thì coù theå ñònh löôïng hoãn hôïp Cl
-

 vaø 1 halogenid khaùc nhö Br
-

 hoaëc I
-

. 

Chuù yù: thöôøng duøng moâi tröôøng acid yeáu (theâm löôïng nhoû CH3COOH ñeå söï haáp phuï deã daøng) vaø ñeå 

traùnh söï ñoùng voùn keát tuûa hoaøn toaøn thöôøng theâm hoà tinh boät, dextran ñeå baûo veä keo.   

4. Pheùp ño baïc trong moâi tröôøng acid – Phöông phaùp Charpentier Volhard 

Trong moâi tröôøng acid maïnh (HNO3): ion Ag
+

 taïo tuûa chuyeân bieät hôn, do ñoù duøng ñònh löôïng Cl
-

, Br
-

, 

I
-

, SCN
-

, vaø CN
-

 keå caû khi coù maët nhöõng ion gaây caûn trôû ôû moâi tröôøng trung tính. 

Khi ñònh löôïng nhöõng halogenid trong moâi tröôøng acid khoâng coù chæ thò chuyeân bieät neân phaûi thöïc hieän 

phöông phaùp thöøa tröø. Tieán haønh qua 2 böôùc: 

- Cho löôïng thöøa AgNO3 vaøo dung dòch halogenid caàn ñònh löôïng ñeå taïo daãn chaát tuûa baïc khoâng tan.  

- Ñònh löôïng Ag
+

 thöøa baèng dung dòch chuaån ñoä thiocyanat vôùi chæ thò pheøn saét ammoni, moâi tröôøng 

acid nitric. 

- Trong dung dòch, pheøn saét amoni phaân ly nhö sau: 

Fe(NH4)(SO4)2.12H2O  =  Fe
3+

  +  NH4

+

  +  2SO4

2-

  +  12H2O 

- Taïi ñieåm töông ñöông moät gioït dung dòch thiocyanat thöøa laøm cho dung dòch coù maøu hoàng nhaït. 

3SCN
-

  +  Fe
3+

  =  Fe(SCN)3 (hoàng nhaït) 

- Maøu hoàng nhaït cuûa dung dòch seõ maát daàn do phaûn öùng: 

3AgX  +  Fe(SCN)3  =  3AgSCN   +  FeX3 

Ñoä chính xaùc cuûa phöông phaùp  

- Söï chuyeån maøu khoù xaùc ñònh vaø thay ñoåi theo muoái caàn ñònh löôïng. 

- Ñoä chính xaùc tuøy vaøo söï haáp phuï Ag
+

 treân tuûa. Do ñoù, khi thöïc haønh phaûi duøng dung dòch pha loaõng 

vaø thao taùc laéc kyõ. 

- Ñoä chính xaùc tuøy vaøo söï khaùc bieät veà ñoä tan giöõa halogenid baïc vaø thiocyanat baïc  

o SAgSCN > SAgX: khoâng sai soá nhieàu. Tröôøng hôïp I
-

 vaøBr
-

 

o SAgSCN < SAgX: sai soá nhieàu. Tröôøng hôïp Cl
-

 

(do löôïng thöøa thiocyanat dòch chuyeån halogenid ñaõ tuûa neân saûn phaåm hoøa tan thiocyanat 170 laàn yeáu 
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hôn saûn phaåm cuûa Cl
-

). 

Khaéc phuïc baèng 1 trong nhöõng caùch sau 

- Loïc loaïi tuûa AgCl. 

- Tích tuï tuûa baèng caùch ñun soâi.  

- Theâm dung moâi höõu cô (ether, nitrobenzen) ñeå tuûa AgCl ñoùng voùn laïi ôû maët phaân caùch cuûa nöôùc 

vaø dung moâi höõu cô vaø nhö vaäy khoâng taùc duïng vôùi SCN
-

. 

- Thöïc haønh nhanh (vuøng chuyeån sang hoàng chæ keùo daøi ½ phuùt vaø keá ñeán laø thiocyanat dòch chuyeån 

Cl
-

). 

ÖÙng duïng 

- Phöông phaùp naøy thöôøng ñònh löôïng Cl
-

 vaø Br
-

 khi tuûa trong moâi tröôøng acid nitric. 

- Ñònh löôïng iodid coù hai khoù khaên do iodid baïc haáp phuï nhieàu vaø acid nitric oxy hoùa nhöõng iodid. 

Ñeå khaéc phuïc seõ tuûa tröôùc trong moâi tröôøng trung tính (ñeå traùnh oxy hoùa), keá tieáp theâm acid nitric. 

- Phöông phaùp naøy coøn duøng ñònh löôïng nhöõng hôïp chaát taïo muoái baïc khoâng tan trong moâi tröôøng 

trung tính hay amoniac nhö methyl arsinat, barbituric, cafein. Chuù yù laø sau khi taïo tuûa, loïc tuûa vaø 

chæ theâm acid nitric vaøo dung dòch loïc tröôùc khi ñònh löôïng baèng thiocyanat.  

5. Moät vaøi öùng duïng cuûa phöông phaùp keát tuûa 

5.1. Trong Döôïc ñieån Vieät Nam IV 

- Ñònh löôïng kali clorid: cho 10 ml dung dòch vaøo bình noùn + 50 ml nöôùc + 5 ml HNO3 13% (TT) + 25 

ml dung dòch AgNO3 0,1 M + 2 ml dibutylphthalat (hoaëc 2 ml nitrobenzen) (TT). Chuaån ñoä baèng 

amoni thiocyanat 0,1 M. Moät ml dung dòch amoni thiocyanat 0,1 M töông ñöông vôùi 0,007455 g 

KCl. 

- Ñònh löôïng natri bromid: chæ thò laø dung dòch saét (III) amonisulfat 10%. 

- Ñònh löôïng natri clorid: chæ thò laø dung dòch saét (III) amonisulfat 10%. 

5.2. Moät soá öùng duïng khaùc cuûa phöông phaùp keát tuûa 

Ñoái töôïng ñònh löôïng Phöông phaùp  

Cl

, Br


 Pp Mohr (Ag2CrO4) 

BH4


 Pp Volhard  

Chuaån ñoä thöøa tröø  Ag
+

 sau khi phaûn öùng vôùi BH4


 

BH4


 + 8Ag

+

 + 8OH

       8Ag(s) + H2BO3


 +  5H2O 

K
+

 Pp Volhard: K
+

 ñaàu tieân ñöôïc taïo tuûa vôùi 1 löôïng thöøa (C6H5)4Br

; 

(C6H5)4Br

 thöøa ñöôïc taïo tuûa vôùi 1 löôïng thöøa ñaõ bieát Ag

+

. Ag
+

 khoâng 
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phaûn öùng ñöôïc chuaån ñoä baèng SCN

 

Cl

, Br


, I


,  

SCN

, Fe(CN)6

4
 

Pp Fajans 

Chuaån ñoä vôùi Ag
+

. Chæ thò fluorescein, dichloro-fluorescein, eosin, 

xanh bromophenol  

F

 Pp Fajans 

Chuaån ñoä baèng Th(NO3)4 ñeå taïo ThF4. Chæ thò ñoû alizarin 

Zn
2+

 Pp Fajans 

Chuaån ñoä baèng K4Fe(CN)6 ñeå taïo K2Zn3[Fe(CN)6]2.  

Chæ thò diphenylamin. 

SO4

2
 Pp Fajans 

Chuaån ñoä baèng Ba(OH)2 trong nöôùc methanol 50%.  

Chæ thò ñoû alizarin  

Hg2

2+

 Pp Fajans 

Chuaån ñoä baèng NaCl ñeå taïo Hg2Cl2.  

Chæ thò xanh bromophenol 

PO4

3
,  

C2O4

2
 

Pp Fajans 

Chuaån ñoä baèng Pb(CH3COO)2 ñeå cho Pb3(PO4)2 hay PbC2O4.  

Chæ thò: dibromofluorescein (PO4

3
) hay fluorescein (C2O4

2
) 
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Caâu hoûi 

1. Phöùc chaát: ñònh nghóa, phaân loaïi, phaân bieät phöùc chaát vôùi muoái 

2. Giôùi thieäu veà complexon ? 

3. Nguyeân taéc ñònh löôïng baèng phöông phaùp complexon ? 

4. Dung dòch chuaån ñoä vaø dung dòch goác trong phöông phaùp complexon ? 

5. Chæ thò kim loaïi trong phöông phaùp complexon ? 

6. Caùc kyõ thuaät chuaån ñoä trong phöông phaùp complexon ? 

7. Neâu moät soá öùng duïng cuûa phöông phaùp complexon ? 

1. Phöùc chaát 

1.1. Ñònh nghóa 

Phöùc chaát laø nhöõng hôïp chaát phaân töû xaùc ñònh, ñöôïc taïo thaønh do moät kim loaïi (nguyeân töû trung taâm) 

nhö Ag, Cu, Ni, Co, Fe, Hg… noái vôùi caùc phoái töû coù theå laø ion aâm hay phaân töû ( NH3, H2O, Cl
-

, F
-

, CN
-

,…). Nguyeân töû trung taâm vaø phoái töû taïo thaønh caàu noäi phöùc vaø ñöôïc vieát trong daáu [ ], caùc ion traùi daáu 

vôùi caàu noäi phöùc goïi laø caàu ngoaïi phöùc vieát ôû ngoaøi daáu [ ]. 

Ví duï :  [Ag(NH3)2]Cl 

      Caàu noäi phöùc / caàu ngoaïi phöùc. Chæ soá phoái trí: 2 

1.2. Phaân loaïi 

Phöùc chaát  thöôøng chia laøm 2 loaïi: phöùc chaát  coäng vaø noäi phöùc. 

1.2.1. Phöùc chaát coäng (lieân keát phoái trí) 

Phöùc chaát  coäng goàm moät nguyeân töû trung taâm lieân keát phoái trí vôùi nhöõng tieåu phaân phaân cöïc . Ví duï : 

Zn
2+

 coù theå phoái trí vôùi 4 phaân töû NH3 ñeå taïo thaønh ion phöùc [Zn(NH3)4]
2+

 maø coâng thöùc khai trieån laø  

 

 

 

 

 

Phaân töû  NH3 löôõng cöïc, cöïc aâm quay veà phía ion kim loaïi vaø taïo thaønh lieân keát phoái trí  baèng 2 ñieän töû 

töï do ôû lôùp ngoaøi cuøng cuûa nitô. 

  
43NHZn  

H 3 

N 3 

N 3 

H 3 H 

H 

H 

N 

.. 

2+ 

N 

H 

H 

N Zn 

2+ 
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Trong dung dòch nöôùc taát caû nhöõng ion ñeàu hydrat hoùa, chuùng taïo thaønh nhöõng phöùc chaát vôùi nöôùc 

(phaân töû löôõng cöïc) theo cô cheá gioáng nhö  ñoái vôùi NH3. 

Nhöng ñeå ñôn giaûn, nöôùc hydrat hoùa thöôøng khoâng ghi vaøo trong coâng thöùc cuûa caùc ion.  

Soá tieåu phaân toái ña coù theå gaén vôùi nguyeân töû trung taâm goïi laø chæ soá phoái trí thöôøng laø 6, 4, 2 hoaëc 8. 

1.2.2. Noäi phöùc 

Trong noäi phöùc, kim loaïi taïo thaønh vôùi phoái töû (thöôøng laø phaân töû höõu cô) vöøa baèng lieân keát phoái trí 

vöøa baèng lieân keát chính. 

Ví duï :  

 

 

 

 

 

      Dimethylglioxin      Niken dimethylglioximat 

 

Acetylaxeton 

 

 

 

 

Acetylaceton     Beri acetylacetonat 

- Töø caùc coâng thöùc caáu taïo treân cho thaáy caùc hôïp chaát noäi phöùc ñöôïc ñaëc tröng baèng söï toàn taïi caùc 

cuïm voøng chuû yeáu laø caùc voøng 5 hoaëc 6 caïnh. Nhöõng phöùc chaát maø phoái töû chöùa nhieàu nguyeân töû 

lieân keát vôùi ion trung taâm goïi laø phöùc ña caøng. Caùc ion trung taâm (ion kim loaïi) bò keïp chaët trong 

   2

42OHZn  

O

H H

O

HH

O

HH

O

H

H

O

H

H

Zn

CH3 C

O

CH2 C

O

CH3 +  Be2+

C O

OC

HC

H3C

H3C

Be

CO

O C

CH

CH3

CH3

CH3 C

C

NOH

NOHCH3

CH3 C

N O

Ni

C N O N

C

CN

CH3

CH3HO

OHH3C

+   Ni2+2
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caùc voøng bôûi caùc phoái töû nhö trong “ goïng kìm “. Do ñoù phoái töû taïo vôùi ion trung taâm moät voøng kín 

goïi laø phöùc caøng cua (phöùc chelat). 

- Caùc hôïp chaát noäi phöùc coù nhieàu tính chaát ñaëc tröng, trong ñoù caùc tính chaát quan troïng nhaát laø: ñoä 

beàn cao, ñoä tan nhoû trong nöôùc, ñoä ñieän ly yeáu, ñoä tan lôùn trong moät soá dung moâi höõu cô (thuoác thöû 

Garola vôùi K
+

). 

1.3. Phaân bieät phöùc chaát vôùi muoái 

- Trong dung dòch nöôùc, phaân töû phöùc chaát hoaëc ion phöùc chaát phaân ly moät phaàn thaønh caùc cation, 

anion hoaëc phaân töû.  

Ví duï:  [Ag(NH3)2]
+

    Ag
+

  + 2NH3 

  HgCl2    Hg
2+

  +  2Cl
-

 

  [Fe(CN)6]
3-

    Fe
3+

  +  6CN
-

 

- Caùc muoái thoâng thöôøng vaø muoái keùp trong dung dòch nöôùc phaân ly hoaøn toaøn thaønh caùc ion ñôn 

giaûn. 

Ví duï:  NaNO3    Na
+

  +  NO3

-

 

  KAl(SO4)2.12H2O    K
+

  +  Al
3+

  +  2SO4

2-

  +  12H2O 

- Caùc ion nhö SO4

2-

, NO3

-

, PO4

3-

,… tuy coù caáu taïo gioáng ion phöùc nhöng coù ñoä phaân ly voâ cuøng nhoû 

(gaàn nhö khoâng phaân ly) neân coi chuùng laø caùc ion ñôn. 

2. Giôùi thieäu veà complexon 

Caùc daãn xuaát cuûa acid amin polycarboxylic thöôøng goïi laø caùc complexon. 

 Complexon I ( chelation I, Trilon A), vieát taét laø H3Y 

N CH2COOH

CH2COOH

CH2COOH

 

Acid nitril triacetic (NTA). Kyù hieäu H3X 

 Complexon II ( chelaton II, Trilon BS) 

Acid etylen diamin tetra acetic (EDTA), vieát taét laø H4Y. Ñaây laø acid 4 naác. Trong dung dòch cuûa 

EDTA coù theå toàn taïi caùc daïng: H4Y, H3Y
-

, H2Y
2-

, HY
3-

, Y
4-

 vaø tuøy thuoäc vaøo pH cuûa moâi tröôøng daïng 

naøo seõ laø chuû yeáu. pK1 = 2,0, pK2 = 2,73, pK3 = 6,24, pK4 = 10,34. 
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N CH2 CH2 N

CH2COOH

CH2COOH

HOOCH2C

HOOCH2C

 

 Complexonn III (Chelaton III, Trilon B) 

N CH2 CH2 N

CH2COONa

CH2COOH

HOOCH2C

NaOOCH2C

 

Muoái dinatri cuûa EDTA. Vieát taét laø Na2H2Y. 

Trong nöôùc, Na2H2Y phaân ly thaønh Na
+

 vaø H2Y
2-

, thaønh phaàn cuûa dung dòch complexon III phuï thuoäc 

vaøo pH cuõng gioáng nhö thaønh phaàn cuûa dung dòch EDTA. Vì vaäy, ngoaøi phaân töû löôïng ra taát caû caùc tính 

chaát ñoái vôùi complexon II ñeàu ñuùng vôùi complexon III vaø ngöôïc laïi. Nhöng vì complexon III deå ñieàu 

cheá ñöôïc döôùi daïng tinh khieát neân hay duøng hôn caû. 

3. Nguyeân taéc ñònh löôïng baèng phöông phaùp complexon 

- Phöông phaùp complexon laø phöông phaùp ñònh löôïng döïa vaøo phaûn öùng taïo phöùc cuûa caùc 

complexon vôùi ion kim loaïi taïo thaønh caùc muoái noäi phöùc voâ cuøng beàn ít phaân ly, tan trong nöôùc. 

- Khi chuaån ñoä, caùc ion kim loaïi taïo phöùc vôùi EDTA xaûy ra caùc phaûn öùng sau trong giai ñoaïn keát 

thuùc söï xaùc ñònh 

Na2H2Y   2Na
+

 + H2Y
2-

 

Me
2+

(Ca
2+

)+ H2Y
2-

   MeY
2-

 + 2H
+

 

Me
3+

(Al
3+

) + H2Y
2-

  MeY
-

 + 2H
+

 

Me
4+

(Th
4+

) + H2Y
2-

  MeY+ 2H
+

 

- Theo caùc phöông trình treân moät ion kim loaïi baát kyø hoùa trò ñeàu phaûn öùng vôùi moät phaân töû EDTA 

neân trong phöông phaùp complexon noàng ñoä ñöông löôïng hoaëc noàng ñoä mol ñeàu coù theå söû duïng. 

- 1 mol cation phaûn öùng vôùi EDTA khoâng phuï thuoäc vaøo hoùa trò cuûa noù lieân keát vôùi 1 mol Na-EDTA. 

4. Dung dòch chuaån ñoä vaø dung dòch goác trong phöông phaùp complexon 

4.1. Dung dòch complexon III 

- Neáu coù Complexon III tinh khieát: chæ caàn caân chính xaùc moät löôïng complexon ñem pha trong 

nöôùc thaønh dung dòch vôùi theå tích xaùc ñònh. Ví duï ñeå pha moät lít dung dòch complexon III 0,1 M, 

caân chính xaùc 37,22 g complexon III hoøa tan trong nöôùc cho ñuû 1 lít. Neáu complexon III coù bò huùt 

aåm thì ñem saáy khoâ ôû 150
0

C tröôùc khi caân. 
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- Neáu khoâng coù complexon III tinh khieát thì ta chæ pha ñöôïc dung dòch coù noàng ñoä xaáp xæ. Sau ñoù 

xaùc ñònh laïi noàng ñoä (xem phaàn döôùi). 

- Neáu khoâng coù complexon III maø chæ coù complexon II (EDTA ) thì pha nhö sau : caân 29,21 g 

complexon II vaø 8 g NaOH hoøa tan trong moät ít nöôùc, sau ñoù theâm nöôùc vaø laéc ñeàu cho ñuû 1 lít 

nöôùc, ñöôïc dung dòch complexon III 0,1 M. 

4.2. Dung dòch goác 

- Dung dòch MgCl2 0,1 M : caân 4,032 g MgO hoøa tan trong 1 ít HCl ñaëc, theâm nöôùc cho ñuû 1 lít, laéc 

ñeàu. 

- Dung dòch ZnSO4 0,1 M : caân 6,538 g Zn kim loaïi tinh khieát, hoøa tan trong 1 ít H2SO4 tinh khieát, 

roài theâm nöôùc cho ñuû 1 lít, laéc ñeàu.  

Chuù yù:   

- Nöôùc caát phaûi tinh khieát vì neáu coù nhöõng ion kim loaïi thì coù theå taïo nhöõng phöùc complexonat tan 

trong nöôùc. 

- Hoùa chaát phaûi chöùa trong nhöõng bao bì baèng thuûy tinh tinh khieát hoaëc loï nhöïa. 

5. Chæ thò kim loaïi trong phöông phaùp complexon 

- Laø nhöõng chaát thay ñoåi maøu tuøy vaøo söï coù maët cuûa chuùng ôû daïng ion kim loaïi töï do hay ñaõ taïo 

phöùc.  

- Thöôøng thöôøng, maøu cuûa phöùc kim loaïi laø maøu cuûa anion töï do vaø söï ñoåi maøu do 1 hay nhieàu 

proton ñöôïc thay theá baèng nhöõng ion kim loaïi. 

- Gioáng nhö tröôøng hôïp cuûa chæ thò pH, ngöôøi ta saép xeáp theo nhoùm mang maøu chuû yeáu: 

 Maøu do anion laø caùc nhoùm mang maøu goàm caùc azoic, phtalein, daãn chaát cuûa triphenyl-methan 

hay cuûa anthraquinon hay daãn chaát cuûa phenol coù nhöõng tính chaát gaàn gioáng nhö nhöõng chæ thò 

cuûa phöông phaùp trung hoaø.  

 Maøu do cation laø caùc nhoùm mang maøu nhö caùc ion thiocyanat, sulfosalicylat hay thioglycolat 

… tröôøng hôïp naøy caàn löôïng chæ thò cao. 

Sau ñaây laø caùc chæ thò kim loaïi hay ñöôïc söû duïng: 

5.1. Chæ thò laø daãn chaát azoic 

 Chæ thò Ñen Eriocrom T (chæ thò NET) 

- Laø acid (hydroxy-1’ naptylazo-2’) -1 nitro – 6 naphtol 2 sulfonic – 4. (Ngoaøi ra, coøn coù nhöõng ñoàng 

phaân eriocrom A, B…). ÔÛ pH ñònh löôïng, nhoùm acid sulfonic thöôøng bò ion hoùa toaøn boä.  

- Trong moâi tröôøng kieàm chæ thò naøy coù maøu xanh, khi taùc duïng vôùi ion Ca
++

, Mg
++

 taïo phöùc maøu ñoû. 
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- Ñen Eriocrom T ñöôïc duøng ñeå ñònh löôïng ñoàng thôøi Ca
++

 vaø Mg
++

 trong moät dung dòch hoaëc duøng 

khi ñònh löôïng ion Mg
++

. 

- Khi pH = 7-10, maøu chæ thò thay ñoåi töø xanh döông sang ñoû döôùi söï hieän dieän cuûa nhieàu cation kim 

loaïi. Ví duï nhö khi ñònh löôïng Mg
2+ 

maøu chæ thò chuyeån roõ do taïo thaønh phöùc caøng cua. Ñaây laø phöùc 

ñöôïc nhuoäm maøu ñoû vaø haèng soá phaân ly cuûa noù (10
-7

) lôùn hôn haèng soá phaân ly cuûa phöùc Mg-EDTA 

(10
-8

). Khoaûng cheânh leäch haèng soá phaân ly naøy cho pheùp söû duïng chæ thò ñeå phaùt hieän Zn
2+

, Cd
2+

. 

OH

HO3S

O2N

N N
OH

 

Chæ thò NET
 

5.2. Chæ thò khoâng azoic 

 Chæ thò murexid 

- Laø muoái amoni cuûa acid purpuric - moät hôïp chaát giaøu nitô vaø nhoùm carbonyl. Khoaûng ñoåi maøu töø 

xanh tím sang ñoû khi coù maët cuûa nhieàu ion ôû pH töø  9 – 11. 

- Thuaän lôïi: ñieàu kieän thöïc haønh raát roõ, coù theå thaáy roõ khoaûng ñoåi maøu chuyeân bieät cuûa Ca
2+ 

ngay caû 

khi dung dòch coù laãn nhöõng ion Mg
2+

, Sr
2+

, Ba
2+

 vôùi löôïng töông ñöông. 

N

C

N C

C

C

O

O

H

H

O
-

N C

C N

C

NC

H

H

O

O

O

 

Chæ thò murexid 

5.3. Cô cheá cuûa söï ñoåi maøu 

Caùc chæ thò kim loaïi laø caùc chaát höõu cô coù khaû naêng taïo phöùc maøu vôùi ion kim loaïi. Caùc phöùc naøy keùm 

beàn hôn phöùc cuûa ion kim loaïi vôùi complexon. Maøu cuûa chæ thò taïo phöùc vôùi ion kim loaïi khaùc maøu cuûa 

chæ thò ôû daïng töï do. Gaàn ñieåm töông ñöông, complexon laáy kim loaïi ôû chæ thò ñaåy chæ thò ra ôû daïng töï 

do neân dung dòch thay ñoåi maøu vaø baùo cho ta bieát ñieåm keát thuùc ñònh löôïng. 

Ví duï: ñònh löôïng Ca
2+ 

vôùi chæ thò murexid, pH = 9 - 11 

Ca
2+

 +   H4I
-

         CaH2I
-

 +  2H
+

 

NH4

+ 
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    Ñoû tím  Ñoû 

Khi nhoû complexon xuoáng: 

Ca
2+

 + HY
3-

  CaY
2-

 + H
+

 

Gaàn ñieåm töông ñöông coù söï caïnh tranh taïo phöùc 

   CaH2I
-

 + HY
3-

      CaY
2-

 + H3I
2-

 

   Ñoû           Tím  

5.4. Caùc ñieàu kieän ñoái vôùi chæ thò kim loaïi 

- Phaûn öùng taïo phöùc vôùi ion kim loaïi laø phaûn öùng thuaän nghòch vaø maøu cuûa daïng töï do phaûi khaùc vôùi 

maøu cuûa daïng phöùc 

M
n+ 

    +    Ind
m- 

            MInd
(n-m)

 

   Khoâng maøu    Maøu 1        Maøu 2  

    Ca
2+

 +   H4I
-

            CaH2I
-

   +    2H
+

 

   Khoâng maøu Ñoû tím          Hoàng ñoû 

- Phöùc cuûa chæ thò vôùi kim loaïi phaûi keùm beàn hôn phöùc cuûa complexon vôùi kim loaïi. 

MIn

(n-m)+

 + Y
4-

    MY
(n-4)+

 +Ind
m-

 

    2CaH2I
-

 + 2H2Y
2-

  2CaY
2-

 + 2H3I
2-

 + 2H
+

 

    Hoàng ñoû             Tím    

Thöôøng caùc chæ thò kim loaïi ñoàng thôøi cuõng laø chæ thò acid base, neân khi söû duïng ta phaûi coá ñònh pH cuûa 

dung dòch baèng caùc heä ñeäm thích hôïp. 

6. Caùc kyõ thuaät chuaån ñoä trong phöông phaùp complexon 

6.1. Chuaån ñoä tröïc tieáp 

- Aùp duïng: caùc cation ñöôïc ñònh löôïng ôû pH baét buoäc ñeå thu ñöôïc moät phöùc beàn hoaøn toaøn (pH = 9 -

10 ñoái vôùi cation hoaù trò 2). Raát nhieàu ion kim loaïi coù theå ñònh löôïng tröïc tieáp nhö Mg
2+

, Zn
2+

, Ba
2+

, 

Ca
2+

,… 

- Tieán haønh: cho dung dòch trilon B vaø chæ thò maøu thích hôïp taùc duïng tröïc tieáp vôùi moät theå tích chính 

xaùc dung dòch muoái kim loaïi caàn ñònh löôïng. 

Haøm löôïng (hoaëc noàng ñoä) muoái kim loaïi ñöôïc tính theo coâng thöùc: 

 

 

P laø noàng ñoä (hay haøm löôïng) muoái kim loaïi (%). 

100/

a

VT
P Atr
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Ttr/A laø ñoä chuaån cuûa dung dòch trilon B theo muoái kim loaïi A.  

V laø theå tích cuûa dung dòch trilon B ñaõ phaûn öùng. 

a laø khoái löôïng maãu thöû. 

Ví duï: ñònh löôïng Mg
2+

 baèng EDTA vôùi chæ thò ñen Eriocrom T, pH = 10. Luùc ñaàu trong dung dòch coù 

maøu ñoû  vang do phaûn öùng cuûa Mg
2+

 vôùi chæ thò 

   Mg
2+

 + HIn

2-

    MgIn

-

 + H
+

   

       Ñoû vang 

Khi nhoû EDTA xuoáng, Mg
2+

 töï do seõ phaûn öùng tröôùc
 

Mg
2+

 + HY
3-

   MgY
2-

 + H
+

 

Luùc aáy maøu chöa bieán ñoåi, gaàn ñieåm töông ñöông ta coù söï caïnh tranh taïo phöùc 

HY
3-

 + MgIn

-

  MgY
2-

 + HIn

2-

 
 

         Xanh  

Keát thuùc ñònh löôïng khi maøu chuyeån töø ñoû vang sang xanh hoaøn toaøn. 

6.2. Chuaån ñoä theá 

- Aùp duïng: caùc cation taïo vôùi chæ thò moät phöùc quaù keùm beàn daãn ñeán söï ñoåi maøu khoâng roõ. 

- Tieán haønh: cho moät löôïng thöøa phöùc chaát cuûa trilon B vôùi moät muoái kim loaïi M’ taùc duïng vôùi moät 

theå tích chính xaùc dung dòch muoái kim loaïi M caàn ñònh löôïng, khi ñoù xaûy ra phaûn öùng: 

M + M’Z = MZ + M’ 

Sau ñoù ñònh löôïng muoái kim loaïi M’ giaûi phoùng ra baèng caùc phöông phaùp tröïc tieáp hay thöøa tröø, töø 

ñoù tính ñöôïc haøm löôïng (hoaëc noàng ñoä) muoái kim loaïi caàn ñònh löôïng. 

Ví duï: duøng chæ thò NET khi ñònh löôïng Ca
2+

 raát keùm chính xaùc vì phöùc Ca
2+

 + NET keùm beàn. Trong 

tröôøng hôïp naøy theâm moäi ít complexonat Mg thì söï chuyeån maøu seõ roõ. Xeùt pK laàn löôït cuûa caùc phöùc 

khaùc nhau, theo thöù töï ñoä beàn: 

 Ca
2+

 + NET     (M+I)   pK = 5            

 Mg
2+ 

+ NET    (M’+I)  pK = 7 

 Complexon + Mg
2+

    (Z+M’) pK = 8   ñoä beàn taêng daàn               

 Complexon + Ca
2+

         (Z+M)   pK = 10 

- Trong hoãn hôïp ñaàu, phöùc complexonat Mg
 

bò phaân huûy, phoùng thích Mg
2+

 cuøng luùc taïo neân phöùc 

complexonat Ca. Moãi Ca
2+ 

ñöôïc thay baèng 1 Mg
2+

.
 

 

- Mg
2+

 ñöôïc phoùng thích seõ ñaåy Ca
2+

 cuûa phöùc [Ca
2+

 + NET] cho maøu beàn vöõng hôn cuûa phöùc [Mg
2+

 

+ NET]. 
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- Tieáp tuïc nhoû EDTA xuoáng nhö trong phöông phaùp tröïc tieáp.  

Nhö vaäy ñoái vôùi hai taùc nhaân taïo phöùc Y1 vaø Y2, neáu pKY2 > pKY1 thì Y2 seõ ñaåy Y1 khoûi phöùc cuûa noù. 

6.3. Chuaån ñoä thöøa tröø 

- Aùp duïng: duøng cho nhöõng cation taïo hydroxyd khoâng tan ôû pH thöïc hieän. Ñoù laø tröôøng hôïp cuûa 

Pb
2+

, Hg
2+

, Mg
2+

 vaø toång quaùt laø taát caû caùc muoái khoâng tan trong moâi tröôøng kieàm.  

- Phöông phaùp naøy thöôøng duøng trong caùc tröôøng hôïp: 

 Khoâng choïn ñöôïc chæ thò kim loaïi thích hôïp cho ion caàn xaùc ñònh, chaúng haïn khoâng theå chuaån 

ñoä tröïc tieáp Co
2+

, Al
3+ 

 vôùi chæ thò NET ñöôïc vì chæ thò naøy taïo vôùi Co
2+

, Al
3+ 

caùc
 

phöùc beàn vöõng 

ñeán noåi khoâng bò EDTA phaù vôõ. 

 Ion caàn xaùc ñònh naèm trong tuûa (BaSO4, PbSO4..) laøm phaûn öùng vôùi EDTA xaûy ra chaäm. 

- Tieán haønh: cho moät theå tích chính xaùc vaø quaù thöøa dung dòch chuaån ñoä trilon B cuøng vôùi chæ thò 

maøu thích hôïp taùc duïng vôùi moät theå tích chính xaùc dung dòch muoái kim loaïi caàn ñònh löôïng, xaùc 

ñònh löôïng trilon B thöøa baèng dung dòch chuaån ñoä cuûa muoái kim loaïi khaùc. Töø ñoù tính ñöïôc theå tích 

dung dòch trilon B ñaõ phaûn öùng ban ñaàu. 

Ví duï: ñònh löôïng baèng caùch cho EDTA dö chính xaùc vaøo dung dòch chöùa ion caàn xaùc ñònh, khi ñoù coù 

phaûn öùng: 

M
n+ 

+ HY
3-

             MY
(n-4)

 + H
+

 

Sau khi phaûn öùng xong, ñònh löôïng EDTA dö baèng dung dòch Mg
2+

 hay Zn
2+

 ñaõ bieát noàng ñoä. Töø ñoù 

tính ra löôïng M
n+

. 

7. Moät soá öùng duïng cuûa phöông phaùp complexon 

7.1. Xaùc ñònh ñoä cöùng cuûa nöôùc 

Ñoä cöùng toaøn phaàn cuûa nöôùc laø toång muoái Ca
2+

 vaø Mg
2+

 tan trong nöôùc. Coù theå xaùc ñònh ñoä cöùng toaøn 

phaàn baèng complexon III vôùi chæ thò ñen eriocrom T. 

Laáy maãu nöôùc caàn ñònh löôïng, cho theâm chæ thò ñen eriocrom T vaøo, chæ thò seõ taïo phöùc maøu ñoû vang 

vôùi moät phaàn Mg
2+

 trong maãu. Khi nhoû EDTA vaøo, EDTA seõ phaûn öùng vôùi Ca
2+

 töï do, sau ñoù vôùi Mg
2+

 

töï do (vì phöùc CaY
2-

 beàn hôn phöùc MgY
2-

 ), ñeán laân caän ñieåm töông ñöông EDTA seõ phaù phöùc cuûa chæ 

thò vôùi Mg
2+

, giaûi phoùng ra chæ thò töï do coù maøu xanh. 

7.2. Ñònh löôïng Fe
3+

 

Trong moâi tröôøng acid (pH 2 – 3), EDTA taùc duïng vôùi Fe
3+

 moät phöùc chaát maøu vaøng nhaït FeY
-

. Neáu 

duøng chæ thò laø acid salicylic hay acid sulfosalicylic ôû pH ñoù noù taùc duïng vôùi Fe
3+

 taïo thaønh phöùc coù 

maøu hoàng. Taïi ñieåm töông ñöông maøu hoàng bieán maát vaø dung dòch coù maøu vaøng nhaït. 

7.3. Ñònh löôïng Ba
2+
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Cho Ba
2+

 caàn ñònh löôïng taùc duïng vôùi moät löôïng dö chính xaùc EDTA. Ñònh löôïng EDTA dö baèng dung 

dòch Mg
2+

. 


