
Учреждение образования 

«БЕЛОРУССКАЯ ГОСУДАРСТВЕННАЯ 

СЕЛЬСКОХОЗЯЙСТВЕННАЯ АКАДЕМИЯ» 

 
 

 

Кафедра химии 

 
 

 

 

 

ХИМИЯ 
Лабораторный практикум  

Лабораторная работа 

Комплексонометрия 

 
 

 

 
 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



  2 
 

Лабораторная работа 

Комплексонометрия 

 

Метод комплексообразования основан на использовании реакций, 

сопровождающихся образованием комплексных соединений. Эта 

группа методов объединяется под общим названием комплексономет-

рия. Особенностью комплексонометрии является то, что в качестве 

основных титрантов в ней используются специфические вещества - 

комплексоны, образующие с определяемыми реагентами (катионами 

металлов) так называемые хелатные (внутрикомплексные) соединения. 

Комплексонометрия находит широкое применение в практике медико-

биологического, агрохимического и зоотехнического анализа объек-

тов. Она применима для определения содержания многих элементов в 

живых организмах (тканях и биологических жидкостях); в сочетании с 

другими методами аналитической химии позволяет судить о степени 

экологической опасности, возникающей в результате загрязнения 

окружающей среды металлами и их соединениями в виде отходов 

промышленного производства (анализ почвы, промышленных сточных 

вод); используется для санитарно-гигиенической оценки воды (ком-

плексонометрическое определение жесткости воды). Некоторые ком-

плексоны применяют как консерванты при хранении крови и для вы-

ведения из организма ионов токсичных металлов, радиоактивных изо-

топов и продуктов их распада 

Комплексоны – это вещества, относящиеся к группе аминополи-

карбоновых кислот. Примерами таких соединений являются: 

Комплексон I – (нитрилотриуксусная кислота – НТА) 

Комплексон II– (этилендиаминтетрауксусная кислота – ЭДТУК) 

Комплексон III– (динатриевая соль ЭДТУК, ЭДТА, торговое назва-

ние – трилон Б) 

Эти и подобные им третичные амины, содержащие карбоксильные 

кислотные группы, образуют устойчивые хелатные соединения с 

ионами почти всех металлов. В связи с этим комплексонометрическое 

титрование используется для количественного определения различных 

катионов в растворе. При соответствующем выборе условий с помо-

щью комплексонометрии можно определить в одном растворе до пяти 

катионов, что не позволяют сделать другие методы титриметрического 

анализа. Метод обладает высокой чувствительностью (до 10
-

3
моль/дм

3
), точен и прост, имеет высокую избирательность. Рабочие 

растворы устойчивы.  
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Анализ структуры ЭДТА показывает его способность к образова-

нию в общей сложности шести связей с катионом металла. Четыре из 

них - ионные, образуются при замещении двух ионов натрия и двух 

ионов водорода у карбоксильных групп катионом определяемого ме-

талла. Кроме того, молекула ЭДТА содержит два атома азота, имею-

щих по неподеленной паре электронов, и поэтому обладает потенци-

альной возможностью образовывать еще две связи по донорно-

акцепторному механизму с этим же катионом. Молекулу ЭДТА можно 

рассматривать как гексадентатный лиганд. Комплексон III получил 

широкое применение в химическом анализе, потому что он образует 

внутрикомплексные соли с катионами металлов (Са
2+

 , Мg
2+

, Ва
2+

), 

которые очень трудно перевести в комплексные соединения другими 

способами. 

Таким образом, основным рабочим раствором комплексонометрии 

является Nа2Н2γ•2Н2О. Эта соль легко получается в чистом виде, хо-

рошо растворима в воде, растворы устойчивы при хранении. В обыч-

ных условиях препарат содержит примерно 0,3 % влаги, поэтому тит-

рованные растворы ЭДТА можно приготовить по точной навеске (с 

учетом 0,3 % Н2О). Однако обычно его концентрацию устанавливают 

по раствору соли цинка, полученному растворением точной навески 

металлического цинка в соляной кислоте или по раствору соли магния, 

приготовленному из фиксанала. Применяемые для титрования раство-

ры ЭДТА имеют концентрацию 0,01-0,05 моль/л и реже 0,1 моль/л. С 

катионами двухвалентных металлов (Ме
2+

:например Са
2+

) комплексон 

III образует комплексные соединения в соотношении 1:1:  

Nа2Н2γ + Са
2+ 

↔ Nа2Саγ + 2Н
+ 

В комплексонометрии конечная точка титрования (точка 

эквивалентности) определяется при помощи специальных индикаторов 

- комплексообразователей. Это органические вещества (красители), 

дающие с катионами металлов окрашенные комплексные соединения 

(металл-индикаторы). Например, ионы Са
2+

 и Мg
2+

 дают с этими 

индикаторами внутрикомплексные соединения красного цвета, но эти 

комплексы, как правило, значительно менее прочны, чем комплексы 

этих же ионов с комплексоном III. Поэтому при титровании катионы 

металла переходят от металл-индикатора к комплексону III, 

связываются им, а в раствор выделяется свободный индикатор синего 

цвета. Таким образом, в точке эквивалентности (конец титрования) 

красная окраска титруемого раствора переходит в синюю. 
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У индикатора хромогена черного ЕТ-00 (С20Н18О7N3S) анион в ще-

лочной среде имеет синюю окраску, но с двухвалентными катионами 

металлов (Ме
2+

) дает комплексные соединения винно-красного цвета: 

Ме
2+

   +   НInd
2-

   =    МеInd
-
   +    Н

+
 

                                                            синий               винно-красный 

Однако при титровании комплексоном III образовавшиеся ком-

плексы разрушаются, потому что катионы металла Ме
2+

 с комплексо-

ном III образуют более прочные комплексные соединения. Анионы же 

индикатора хромогена черного переходят в раствор, окрашивая его в 

синий цвет:     

МеInd
-
   +   [Н2Y]

2- 
   =   [МеY]

2-   
 +   НInd

2-
   +   Н

+
 

                                 винно-красный         бесцветный            бесцветный               синий 

Винно-красная окраска раствора особенно четко переходит в си-

нюю в интервале рН=8-10. Поэтому к титруемому раствору добавляют 

аммонийную буферную смесь (NН4OН+NН4Cl), которая нейтрализует 

выделяющийся водород. Спиртовой раствор индикатора хромогена 

черного не очень устойчив, поэтому вместо него пользуются сухой 

смесью: 1 г хромогена черного смешивают со 100г (или 200г) индиф-

ферентного наполнителя (х.чNaCl). Смесь тщательно растирают в 

фарфоровой ступке. 

У индикатора мурексида (С8Н6N6O6) анион взаимодействует с ка-

тионами Ме
2+

 в сильнощелочной среде (рН=12 и больше) по следую-

щей схеме:   Ме
2+ 

 +  Ind
-
     =     МеInd

+
 

                                   сине-фиолетовый           красный 

Однако комплексы металлов (Ме
2+

) с мурексидом также менее 

прочные, чем комплексы металлов с комплексоном III. При титрова-

нии катионы Ме
2+

 связываются комплексоном III, а освобождающиеся 

при этом анионы индикатора окрашивают раствор в сине-фиолетовый 

цвет: 

МеInd
+  

 +   [Н2Y]
2-

  =   [МeY]
2-

  +   Ind
- 
  +  2Н

+
 

                                                           красный             бесцветный           бесцветный       сине-фиолетовый 

Спиртовые растворы мурексида также не совсем устойчивы, по-

этому можно пользоваться твердой, перетертой в ступке смесью инди-

катора мурексида с хлоридом натрия (х. ч.) в соотношении 1: 100. 

В комплексонометрии используют несколько методов титрования: 

прямое и обратное титрование, титрование заместителя и алкалимет-

рического титрования. 

1. Стандартизация титранта (трилона Б) по раствору 

первичного стандарта 
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Ход выполнения работы. Бюретку наполнить раствором трилона 

Б, точную концентрацию которого следует установить. В колбу для 

титрования внести 10,00 мл стандартного раствора МgSO4 сэкв= 0,1 

моль/л (из фиксанала), 5 мл аммиачной буферной смеси (мерный ци-

линдр) и 3 капли раствора индикатора – эриохрома черного Т или 20-

30 мг хромогена черного. Содержимое колбы титровать раствором 

трилона Б до перехода окраски из винно-красной в синюю. Повторять 

титрование до получения трех сходящихся результатов. По результа-

там титрования рассчитать концентрацию раствора трилона Б, как 

обычно при прямом титровании.  

Сэкв1 ∙ V1  =  Cэкв2  ∙ V2, Сэкв(ЭДТА) = 0,1 ∙ 10/ Vср  

2. Определение общей жесткости воды 

Жесткость воды – это совокупность свойств воды, обусловленных 

наличием в ней многозарядных катионов, прежде всего катионов Са
2+

 

и Мg
2+

. Общая жесткость воды –  это суммарное число ммолей экви-

валентов ионов Са
2+

 и Мg
2+

 содержащихся в 1 л воды (ммоль/л). Об-

щая жесткость складывается из гидрокарбонатной (временной) и не-

карбонатной (постоянной) жесткости воды. Первая вызвана присут-

ствием в воде гидрокарбонатов кальция и магния, вторая – наличием 

водорастворимых сульфатов, хлоридов, силикатов, нитратов и гидро-

фосфатов этих металлов. Суть устранения жесткости воды заключает-

ся в связывании ионов Са
2+

 и Мg
2+

 за счет перевода их в нераствори-

мые соединения. При длительном кипячении воды, содержащей гид-

рокарбонаты кальция и магния, в ней появляется осадок за счет проте-

кания реакций: Са(НСО3)2→СаСО3 + СО2↑ + Н2О, Мg(НСО3)2 → 

Мg(ОН)2 + 2СО2↑. Таким образом, гидрокарбонатная жесткость легко 

устраняется кипячением воды, и поэтому ее называют временной 

жесткостью. 

Постоянную жесткость устранить кипячением не удается. В этом 

случае для удаления ионов Са
2+

 и Мg
2+

 в воду добавляют соответству-

ющие реагенты, например гашеную известь, карбонат или фосфат 

натрия. При этом будут протекать реакции: Са(НСО3)2 + Са(ОН)2 → 

2СаСО3 + 2Н2О;  СаСl2 + Nа2СО3 → СаСО3 + 2NаС1. В настоящее вре-

мя для устранения жесткости воды широко применяют ионообменные 

смолы - иониты, с помощью которых можно осуществить полное 

обессоливание воды. Катионы металлов связываются с помощью кати-

онов, а анионы задерживаются анионитами. Жесткость природных вод 

изменяется в широких пределах. Различают воду мягкую (общая жест-

кость до 2 ммоль/л), средней жесткости (2-10 ммоль/л) и жесткую (бо-
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лее 10 ммоль/л). В жесткой воде плохо развариваются мясо и овощи. 

Она не дает пены с мылом, так как содержащиеся в мыле растворимые 

натриевые соли жирных кислот переходят в нерастворимые кальцие-

вые соли тех же кислот. Жесткую воду нельзя использовать в качестве 

питьевой, так как ее употребление может привести к нарушению осмо-

тического давления жидких сред организма. Верхний предел жестко-

сти воды в системах водоснабжения составляет 7 ммоль/л (в исключи-

тельных случаях - до 10 ммоль/л). Определение жесткости воды необ-

ходимо для санитарно-экологического контроля за состоянием питье-

вой воды. 

В практике технического и агрохимического анализа комплексоно-

метрическое титрование применяют для определения общей жесткости 

природных вод, которую выражают в ммоль-эквивалентах на 1 л воды. 

Анализируемую воду подщелачивают аммонийной буферной смесью 

до рН≈10. Индикатором служит обычно хромоген черный специаль-

ный, образующий с ионами Са
2+

 и Мg
2+

 растворимые комплексы вин-

но-красного цвета. В эквивалентной точке винно-красная окраска рас-

твора сменяется синей вследствие накопления анионов индикатора. 

Ход определения. В колбу для титрования взять пипеткой 100 мл 

исследуемой воды, прилить 5 мл аммонийной буферной смеси, на 

конце шпателя внести в раствор 20-30 мг сухой смеси индикатора 

хромогена черного с хлоридом натрия. При этом раствор окрасится в 

винно-красный цвет. Бюретку заполнить стандартным раствором ком-

плексона III (ЭДТА) с молярной концентрацией эквивалента 

0,05моль/л и оттитровать воду до перехода винно-красной окраски в 

синюю. В конце титрования раствор комплексона прибавлять по одной 

капле и добиться, чтобы красноватый оттенок совершенно исчез. Тит-

рование повторить 2-3 раза и из сходящихся отсчетов взять среднее 

значение. Общую жесткость воды (в ммоль-эквивалентах (мэкв) Са
2+

 и 

Мg
2+

 на 1 л ) вычислить по уравнению Жобщ = Сэкв ∙ V(ЭДТА) ∙ 1000 

/V(Н2О) = 0,05 ∙ V(ЭДТА) ∙ 1000 /100 = 0,5  ∙  V(ЭДТА)  

3. Определение временной жесткости воды 

Ход определения. В колбу для титрования взять пипеткой 100 мл 

исследуемой воды, прибавить 2-3 капли метилового оранжевого и 

титровать раствором HCl с молярной концентрацией эквивалента 0,1 

моль/л до перехода окраски индикатора в бледно-розовую. Титрование 

повторить 2-3 раза и из сходящихся отсчетов взять среднее значение. 

Вычисляют карбонатную жесткость воды по уравнению:  
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Жкарб = Сэкв(HCl) ∙V(HCl) ∙ 1000/V(Н2О) = 0,1∙V(HCl) ∙1000/100 = 

V(HCl) 

Зная показатели общей жесткости и временной, можно рассчитать 

постоянную жесткость воды:    Жпост = Жобщ – Ж карб. 

В заключении сделать вывод о качестве анализируемых образцов 

воды. 
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