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5. ANALIZA MIARECZKOWA 
Iwona śak, Anna Balcerzyk 

 
 

Analiza miareczkowa jest metodą ilościowego oznaczania substancji. Polega 
na stopniowym dodawaniu równowaŜnej chemicznie ilości roztworu mianowanego 
do roztworu oznaczanej substancji.  

Roztwór mianowany, zwany titrantem  jest to roztwór odczynnika o zna-
nym dokładnym stęŜeniu (mol/l) lub mianie.  

Miano określa liczbę gramów substancji rozpuszczonej w 1 ml roztworu. 
Miano to stosunek masy substancji oznaczanej (miareczkowanej) w gramach do 
objętości titranta w mililitrach potrzebnej do zmiareczkowania tej masy w określo-
nych warunkach: 

 

Punkt równowaŜnikowy (PR) jest to moment, w którym cały oznaczany 
związek przereagował z roztworem mianowanym, a zmierzona w tym punkcie 
objętość zuŜytego titranta umoŜliwia obliczenie zawartości oznaczanej substancji.  

Rozpoznanie punktu równowaŜnikowego odbywa się na zasadzie obserwacji 
zmian właściwości optycznych lub fizycznych roztworu. Zazwyczaj do roztworu 
miareczkowanego wprowadza się tzw. wskaźnik , który w momencie zakończenia 
reakcji zmienia barwę.  

Moment zmiany barwy wskaźnika nazywany jest punktem końcowym 
miareczkowania  (PK)  i  powinien  być  równy  punktowi  równowaŜnikowemu. 
W praktyce jednak moŜna obserwować między nimi pewną niezgodność.  

RóŜnica pomiędzy punktem równowaŜnikowym i punktem końcowym sta-
nowi tzw. błąd miareczkowania, który moŜna zminimalizować przez staranne 
dobranie wskaźnika do danego typu reakcji.  

Identyfikację punktu równowaŜnikowego przeprowadza się metodami 
optycznymi (wizualna, kolorymetria, turbidymetria, nefelometria) oraz metodami 
instrumentalnymi, np. mierząc zmiany potencjału elektrody (miareczkowanie po-
tencjometryczne) lub przewodności roztworu (miareczkowanie konduktometrycz-
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ne). WaŜnymi zaletami metod miareczkowych są: duŜa szybkość oznaczeń i moŜ-
liwość zastosowania wielu typów reakcji.  

Reakcja wykorzystywana w analizie miareczkowej powinna spełniać nastę-
pujące warunki: 

⇒ przebiegać bardzo szybko, 

⇒ przebiegać stechiometrycznie, zgodnie z równaniem, 

⇒ powinna istnieć moŜliwość dokładnego ustalenia punktu równowaŜnikowego, 

⇒ związki  chemiczne, biorące  udział w reakcji  powinny  być dostatecznie trwałe 
w roztworze i nie powinny wchodzić w reakcje z innymi składnikami roztworu. 

Klasyfikacja metod miareczkowych 

Klasyfikacja według sposobu miareczkowania: 

          bezpośrednie    – jeśli oznaczana substancja reaguje  
                                                               z titrantem szybko i stechiometrycznie; 

 

           

Metody               pośrednie   – jeśli titrant i substancja miareczkowana nie 
                                                               reagują ze sobą bezpośrednio, dobiera się 
                                                               trzecią substancję, która reaguje szybko i   
                                                               stechiometrycznie z oznaczaną substancją,  
                                                               tworząc produkt reagujący szybko i stechio- 
                                                               metrycznie z titrantem; 

 

 

                                       

                              odwrotne   – jeśli reakcja zachodzi powoli, do roztworu 
                                                               miareczkowanego dodaje się określoną  
                                                               ilość titrana w nadmiarze. Gdy reakcja   
                                                               przebiegnie do końca nadmiar titranta od- 
                                                               miareczkowuje się odpowiednim pomocni- 
                                                               czym roztworem mianowanym. 
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Klasyfikacja według typu zachodzącej reakcji chemicznej: 

 

           Alkalimetria 

           (titrantem jest zasada) 

    Alkacymetria      
                 (oparta na reakcjach      
    kwas:zasada)                                Acydymetria 

              (titrantem jest kwas) 

          

    Kompleksometria 

    (oparta na reakcjach tworzenia trwałych, 

    łatwo rozpuszczalnych związków kompleksowych) 

 

    Metody          

    miareczkowe      Reduktometria 

    Redoksymetria  (titrantem jest 

    (oparta na reakcjach            reduktor)  

utleniania-redukcji)   

                                       Oksydymetria 

(titrantem jest 

                                          Precypitometria                              utleniacz) 

     (oparta na reakcjach dających 

     związki trudno rozpuszczalne)    

Alkacymetria 

Alkacymetria obejmuje metody oznaczania stęŜeń kwasów, zasad, a takŜe 
soli mocnych kwasów i słabych zasad oraz soli mocnych zasad i słabych kwasów. 
Detekcja punktu końcowego odbywa się metodami instrumentalnymi (np. poten-
cjometrycznie) lub wizualnymi. Wskaźnikami w alkacymetrii są słabe kwasy lub 
zasady organiczne, których formy zdysocjowane i niezdysocjowane róŜnią się za-
barwieniem. 
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Tabela 1. Przykłady wskaźników stosowanych w alkacymetrii 

Zabarwienie w roztworze Wskaźnik Zakres pH 

kwaśnym zasadowym 

OranŜ metylowy       3,1–4,4 czerwone Ŝółtopomarańcz. 

Fenoloftaleina 8,0–10,0 bezbarwne czerwonofiolet. 

Czerwień metylowa       4,2–6,2 czerwone Ŝółte 

Błękit bromotymolowy       6,7–7,6 Ŝółte niebieskie 

 

Przykładem oznaczenia alkacymetrycznego moŜe być miareczkowanie 10 ml 
roztworu HCl o stęŜeniu 0,1 mol/l mianowanym roztworem NaOH o stęŜeniu 0,1 
mol/l. Na zmiareczkowanie 10 ml jednoprotonowego, mocnego kwasu o stęŜeniu 
0,1 mol/l potrzeba 10 ml mocnej zasady NaOH o tym samym stęŜeniu, punkt rów-
nowaŜnikowy odpowiada wartości pH 7.  

Graficznym przedstawieniem zmian zachodzących w trakcie miareczkowa-
nia jest tzw. krzywa miareczkowania, odzwierciedlająca zaleŜność pH roztworu 
od objętości dodanego titrantu wyraŜonej w mililitrach. 

Wartość pH 0,1 molowego roztworu HCl wynosi 1. Podczas miareczkowa-
nia mocną zasadą początkowo pH roztworu zmienia się w nieznacznym stopniu. Po 
dodaniu 5 ml roztworu NaOH wartość pH wzrasta tylko o niespełna 0,5 jednostki.  
Zmiareczkowanie kwasu w około 90% (co ma miejsce po dodaniu niespełna 9 ml 
titranta) powoduje wzrost wartości pH roztworu do 2. Wiadomo, Ŝe wzrost warto-
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ści pH o jedną jednostkę następuje wówczas, gdy stęŜenie jonów wodorowych 
zmniejsza się 10-krotnie, poniewaŜ pH = - lg[H+]. Podczas dalszego miareczkowa-
nia objętością titranta rzędu 1 ml zmiany wartości pH są wyraźne i w pobliŜu PR 
następuje bardzo gwałtowna zmiana pH, której odpowiada zmniejszenie stęŜenia 
jonów wodorowych o około milion razy.  

Ten gwałtowny wzrost pH nazywany jest skokiem miareczkowania, a jego 
detekcja umoŜliwia określenie punktu równowaŜnikowego. Skok miareczkowania 
zaleŜy od stęŜeń zarówno roztworu miareczkowanego, jak i titranta oraz od ich 
mocy.  

Tym większy jest skok miareczkowania im bardziej stęŜone są roztwory 
oraz im mocniejszy jest kwas lub zasada. Znajomość krzywej miareczkowania jest 
niezbędna dla dobrania odpowiedniego wskaźnika, który będzie zmieniał zabar-
wienie najbliŜej punktu równowaŜnikowego lub wewnątrz skoku miareczkowania. 
Podczas miareczkowania mocnego kwasu mocną zasadą moŜna stosować oranŜ 
metylowy, czerwień metylową lub fenoloftaleinę. 

Krzywe miareczkowania w pozostałych metodach miareczkowych mają po-
dobny przebieg, jednak w zaleŜności od metody, parametrem związanym ze stęŜe-
niem oznaczanego składnika (odcinanym na osi Y) jest: 

⇒ w kompleksometrii – ujemny logarytm stęŜenia kationu, 

⇒ w redoksometrii – potencjał utleniający układu, 

⇒ w metodach strąceniowych – ujemny logarytm stęŜenia molowego oznaczanego 
składnika. 

Kompleksometria 

Kompleksometria obejmuje metody oparte na reakcjach tworzenia trwałych, 
rozpuszczalnych związków kompleksowych. Najszerzej rozwiniętym działem 
kompleksometrii jest kompleksonometria. Nazwa ta pochodzi od słowa komplek-
son, którym określa się kwasy aminopolikarbonowe. Kompleksony charakteryzują 
się wybitnymi  zdolnościami tworzenia związków kompleksowych, tzw. chelatów 
z kationami metali wielowartościowych. Spośród kompleksonów najbardziej zna-
nym jest wersenian disodowy, określany skrótem EDTA, od nazwy etylenodiami-
notetraoctan.  

Wskaźnikami w kompleksonometrii są najczęściej tzw. metalowskaźniki, jak 
np. czerń eriochromowa T. Są to związki organiczne, które w określonych warun-
kach miareczkowania tworzą z jonami metali barwne kompleksy. W miarę prze-
biegu  reakcji  zmniejsza  się  w  roztworze  liczba  kompleksów  metal-wskaźnik, 
a zwiększa liczba bardziej trwałych kompleksów metal-komplekson.  

Uwolniony wskaźnik ma inną barwę niŜ w kompleksie z metalem, a ponie-
waŜ w pobliŜu PR następuje gwałtowny spadek stęŜenia jonów metalu, moŜliwa 
jest wizualna detekcja tego punktu.  
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Przykładem oznaczeń kompleksometrycznych moŜe być oznaczanie jonów 
wapnia i magnezu wykonywane w celu określenia twardości wody. W obecności 
czerni eriochromowej T roztwór jonów wapnia i magnezu przy pH 10-10.5 wyka-
zuje czerwone zabarwienie, podczas gdy wolne jony wskaźnika, uwalniane w trak-
cie reakcji, mają zabarwienie niebieskie. Reakcję moŜna zapisać następująco: 

  CaW- + H2Y
2-  → HW2- + CaY2- + H+ 

                     czerwony                             niebieski 
gdzie:  
W – wskaźnik, H2Y

2 – skrót wzoru chemicznego EDTA. 

Redoksometria 

Redoksometria obejmuje metody oparte na reakcjach utleniania i redukcji. 
Reakcje te moŜliwe są wtedy, gdy między reagującymi substancjami istnieje róŜni-
ca potencjału utleniającego. W miarę przebiegu reakcji reduktor ulega utlenieniu 
(oddaje  elektrony),  natomiast  utleniacz  ulega  redukcji  (przyjmuje  elektrony). 
W pewnym momencie następuje zrównanie potencjałów i ustalenie stanu równo-
wagi.  

Punkt równowaŜnikowy (PR) wyznaczany jest potencjometrycznie lub za 
pomocą wskaźników. Wskaźniki te są układami redoks, których forma utleniona 
posiada odmienne zabarwienie niŜ forma zredukowana. Wskaźnikiem moŜe być 
równieŜ sam roztwór mianowany, tak jak ma to miejsce w przypadku miareczko-
wania roztworem nadmanganianu potasu.  

Przykładem analizy manganometrycznej moŜe być oznaczanie jonów Ŝelaza. 
Roztwór z jonami Ŝelazawymi po zakwaszeniu kwasem siarkowym miareczkuje 
się mianowanym roztworem nadmanganianu. Reakcja przebiega zgodnie z równa-
niem: 

  MnO4
- + 5Fe2+ + 8H+   →   Mn2+ + 5Fe3+ + 4H2O 

W miarę przebiegu reakcji zanika barwa Ŝółta, pochodząca od jonów Fe2+, 
natomiast w punkcie końcowym miareczkowania pojawia się zabarwienie róŜowe, 
które dają jony Mn2+. 

Precypitometria 

Podstawą precypitometrii, czyli metod strąceniowych są reakcje prowadzące 
do powstania związków trudno rozpuszczalnych. NajwaŜniejsze praktyczne zasto-
sowanie ma argentometria, opierająca się na reakcji oznaczanego związku z ti-
trantem, którym jest roztwór AgNO3. W wyniku tej reakcji powstają trudno roz-
puszczalne sole srebra. Metodą tą oznacza się najczęściej chlorki, jodki oraz brom-
ki.  
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Wskaźnikami w metodach strąceniowych są związki, które reagując z nad-
miarem titrantu dają substancje barwne.  

Przykładem specyficznego miareczkowania strąceniowego moŜe być metoda 
Mohra oznaczania chlorków. Wskaźnikiem w tej reakcji jest chromian potasowy. 
Roztwór zawierający chlorki miareczkuje się mianowanym roztworem azotanu 
srebra. Gdy cała ilość chlorków zostanie wytrącona w postaci soli chlorku srebra, 
nadmiar titranta zaczyna strącać osad chromianu srebrowego o czerwonobrunat-
nym zabarwieniu. Zachodzące reakcje przebiegają następująco: 

    Ag+   +       Cl -    →  AgCl↓   biały 

2Ag+   +  CrO4
2-   →  Ag 2CrO4↓ czerwonobrunatny 

Metodami strąceniowymi moŜna oznaczać siarczany, fosforany i inne anio-
ny, w których titrantem jest roztwór azotanu ołowiawego. 

Technika wykonania miareczkowania 

Podstawowym przyrządem w analizie miareczkowej jest biureta. Jest to wą-
ska, kalibrowana rurka szklana, zakończona kurkiem, która umoŜliwia pomiar ob-
jętości zuŜytego titranta. Dokładność tego pomiaru jest niezwykle istotna dla pra-
widłowego oznaczenia stęŜenia badanej substancji, dlatego waŜne jest przestrzega-
nie następujących zasad miareczkowania: 

⇒ Biureta przed uŜyciem  powinna  być  dokładnie  umyta i przepłukana dwu- lub 
trzykrotnie roztworem mianowanym. Roztwór powinien spływać równomier-
nie, nie pozostawiając kropel na ściankach. 

⇒ Roztwór  mianowany  wlewa się do biurety powyŜej poziomu zerowego. Z koń-
cówki biurety usuwa się pęcherzyki  powietrza przez  odkręcenie  kurka kranu, 
a następnie spuszcza się nadmiar roztworu do kreski zerowej. 

⇒ Roztwór mianowany spuszcza się z biurety niewielkimi porcjami do roztworu 
miareczkowanego, znajdującego się najczęściej w kolbie stoŜkowej. Po dodaniu 
kaŜdej porcji roztwór naleŜy wymieszać. ZbliŜając się do punktu końcowego 
miareczkowania naleŜy titrant dodawać kroplami, powoli, mieszając roztwór 
miareczkowany. 

⇒ Odczyt objętości zuŜytego roztworu mianowanego powinien być wykonany po 
ok. 2–3 minutach od zakończenia miareczkowania, co pozwala uniknąć błędu 
związanego z wolniejszym spływaniem cieczy ze ścianek biurety. 

⇒ Zaleca się  uŜywać 20–40 ml titrantu. Mniejsza  jego ilość  znacznie  zwiększa 
błąd pomiaru. Wynika to z faktu, Ŝe PK moŜna wyznaczyć z dokładnością do 1 
kropli, czyli do ok. 0.03 ml. Im mniejsza objętość zuŜytego roztworu mianowa-
nego, tym 1 kropla stanowi większy procent całości i większy jest błąd pomia-
ru. 
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     Przykładowo: dla 15 ml titrantu błąd wynosi:    

2.0
15

100x03.0 = % 

     podczas gdy dla 40 ml błąd wynosi juŜ tylko:  

%075.0
40

100x03.0 =  

⇒ NaleŜy  pamiętać, Ŝe pojemność  naczyń  miarowych  zmienia się nieco wraz ze 
zmianą temperatury. PoniewaŜ naczynia są kalibrowane w temp. 200C, dobrze 
jest przeprowadzać miareczkowanie w zbliŜonej temperaturze. Stała temperatu-
ra jest równieŜ zalecana ze względu na rozszerzalność cieplną wody, która 
sprawia, Ŝe objętości roztworów mierzone w róŜnej temperaturze mogą być 
odmienne. 

Przygotowanie roztworów mianowanych 

Roztwór mianowany przyrządza się rozpuszczając w wodzie ściśle określo-
ną ilość substancji stanowiącej titrant, po czym roztwór dopełnia się wodą do wła-
ściwej objętości. PoniewaŜ większość substancji chemicznych nie jest doskonale 
czysta, miano tak sporządzonego roztworu powinno być nastawione według tzw. 
substancji podstawowych. Są to substancje stałe, o wysokim stopniu czystości, 
trwałe, łatworozpuszczalne, niehigroskopijne i reagujące stechiometrycznie z ti-
trantem. Miareczkowanie odwaŜek substancji podstawowej rozpuszczonej w wo-
dzie pozwala na dokładne ustalenie miana roztworu. 

OBLICZENIA W ANALIZIE MIARECZKOWEJ 

Podstawą obliczeń w analizie miareczkowej jest stechiometria reakcji, stęŜe-
nie molowe cząsteczek oraz ich masa molowa.  

Ze stechiometrii reakcji wynikają współczynniki równowaŜności, np. w re-
akcji kwas-zasada współczynnik równowaŜności kwasu (zasady) jest równy sto-
sunkowi ilości kwasu (lub zasady) do ilości protonów wymienianych w reakcji. 

Jeśli kwas oznaczymy jako HXA, a zasadę jako B(OH)Y to: 

( )
X
1

AHX =f   ( )[ ]
Y
1

OHB Y =f  
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Podstawowe zaleŜności stosowane w obliczeniach przedstawiają poniŜsze 
równania, które moŜna przekształcać w zaleŜności od tego, jaką wielkość mamy 
oznaczyć: 
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gdzie:   
mx – masa substancji x; C1 – stęŜenie molowe substancji x; Mx – masa molowa substancji 
x; Cy, C2 – stęŜenie molowe titrantu; Vy,2 – objętość dodawanego odczynnika (titrantu); ƒx, 

y, 1, 2 – współczynniki równowaŜności 

PRZYKŁAD 1. 

Na zmiareczkowanie 25 ml roztworu H2SO4 zuŜyto 35 ml mianowanego 0.1 mo-
lowego roztworu NaOH. Oblicz stęŜenie molowe miareczkowanego roztworu kwa-
su siarkowego. 

Rozwiązanie: 

Reakcja przebiega następująco:  

2 NaOH + H2SO4 → Na2SO4 + 2H2O 

Współczynniki równowaŜności są następujące:    

ƒzasady = 1;         ƒkwasu = 0,5 

Korzystając ze wzoru: 

2

22

1

11 CVCV

ƒ
=

ƒ
 

 

 

 

 

V C V C1 1

1

2 2

2f f
=



 76

moŜna obliczyć stęŜenie molowe miareczkowanego roztworu: 

21

122
1 V

CV
C

f

f=                     07.0
1025.0

5.01.0035.0
C1 =

⋅
⋅⋅= mol/l 

Odp. StęŜenie molowe roztworu H2SO4 wynosi 0.07 mol/l. 

PRZYKŁAD 2. 

Na zmiareczkowanie odwaŜki NaOH zuŜyto 35 ml roztworu HCl o stęŜeniu molo-
wym 0,1 mol/l. Ile gramów NaOH zawierała odwaŜka? 

Rozwiązanie: 

Reakcja przebiega następująco:                       

NaOH + HCl → NaCl + H2O 

Współczynniki równowaŜności są następujące:   

ƒNaOH = 1;  ƒHCl  = 1 

Korzystając z wzoru: 
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znając MNaOH = 40 g/mol, moŜna obliczyć masę oznaczanej substancji: 

y

xxyy
x

MCV
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f

f
=                      14.0

1

1401.0035.0
mNaOH =⋅⋅⋅= g 

Odp. OdwaŜka zawierała 0.14 g NaOH. 

PRZYKŁAD 3. 

Na zmiareczkowanie odwaŜki 0,1g Na2CO3 zuŜyto 30 ml roztworu HCl. Oblicz 
miano roztworu HCl. Msoli = 106 g/mol;  Mkwasu = 36 g/mol. 
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Rozwiązanie: 

Reakcja przebiega następująco:  

Na2CO3 + 2HCl → 2NaCl + H2CO3 

Współczynniki równowaŜności są następujące:  

ƒsoli = 0,5;  ƒkwasu = 1 

Korzystając z wzoru: 
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moŜna obliczyć stęŜenie molowe roztworu HCl: 

yxx

yx
y VM

m
C

f

f
=                    06.0

03.05.0106

11.0
Cy =

⋅⋅
⋅= mol/l 

stęŜenie molowe wyraŜone w jednostkach mol/l naleŜy przeliczyć na miano, wyra-
Ŝone w g/ml: 

liczba moli n = m/M, gdzie m to masa substancji w gramach 

m = M ⋅⋅⋅⋅ n   mHCl = 36 ⋅⋅⋅⋅ 0.06 = 2.16 g 

 

 2.16 g – 1000 ml 

 x         –       1 ml                                          x = 0.00216 g/ml 

 

Odp. Miano roztworu HCl wynosi 0.00216 g/ml. 

PRZYKŁAD 4. 

Jaka  potrzebna  jest  objętość 0.1 molowego roztworu HCl do zmiareczkowania 
0.2 g odwaŜki NaOH?  MNaOH = 40 g/mol 

Rozwiązanie: 

Ze stechiometrii równania:  

NaOH + HCl → NaCl + H2O 
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Współczynniki równowaŜności są następujące:   

ƒNaOH = 1;            ƒHCl  = 1 

Korzystając z wzoru: 

y

yy

xx

x
CV

M
m

ff
=  

moŜna obliczyć objętość mianowanego roztworu: 

yxx

yx
y CM

m
V

f

f
=   05.0

1.0140

12.0
Vy =

⋅⋅
⋅= l   

Odp. Do zmiareczkowania 0.2 g odwaŜki NaOH potrzeba 0.05 litra (czyli 50 ml) 
roztworu HCl o stęŜeniu 0,1 mol/l. 

PRZYKŁAD 5. 

Miareczkowano 10 ml roztworu HCl o stęŜeniu 0.1 mol/l, mianowanym 0.1 molo-
wym roztworem NaOH. Oblicz, jak zmieni się stęŜenie molowe roztworu HCl po 
dodaniu: a) 1 ml roztworu NaOH; b) 9 ml roztworu NaOH. 

Rozwiązanie: 

ZaleŜności między stęŜeniami molowymi i objętościami roztworów tej samej sub-
stancji dla  ƒK = ƒZ = 1 wyraŜa równanie: 

1

2

2

1

V

V

C

C
=  

gdzie: 
V1 – objętość niezobojętnionego roztworu HCl;  V2 – sumaryczna objętość roztworu; C1 – 
wyjściowe stęŜenie molowe roztworu HCl; C2 – końcowe stęŜenie molowe. 

 

ad. a. po dodaniu 1 ml roztworu NaOH: 

l/mol08.0
11

91.0
V

VC
C

2

11
2  =⋅=⋅=  
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ad. b. po dodaniu 9 ml roztworu NaOH: 

l/mol005.0
19

11.0

V

VC
C

2

11
2  =⋅=

⋅
=  

Odp. StęŜenie roztworu HCl po dodaniu 1 ml NaOH wynosić będzie 0.08 mol/l, 
natomiast po dodaniu 9 ml NaOH – 0.005 mol/l. 

 


