



الفصل (4] معايرة الحمض والقاعدة والرقم الهيدروجيني 
القسم ( 4 – 1 ) المحاليل المائية ومفهوم الرقم الهيدروجيني 
· أيونات الهيدرونيوم وأيونات الهيدروكسيد :  

المحاليل المائية للأحماض تكون أيونات الهيدرونيوم H3O+ 

المحاليل المائية للقواعد تكون أيونات الهيدروكسيد OH- 
الماء كمذيب يمكن أن يزود المحلول بأيونات الهيدرونيوم والهيدروكسيد. 

· التأين الذاتي للماء : 

H2O l
+    H2O  l
                      H3O+ aq
+    OH-   aq

أظهرت قياسات التوصيل الكهربائي أن تركيز كلا من OH- , H3O+ في الماء النقي يبلغ
10-7  mol/L  × 1.0  عند درجة حرارة Cْ25 ويرمز للتركيز بـ mol/L بالقوس المربع [   ]. 

· يكتب تركيز أيون الهيدرونيوم المولاري او المقيس بـ mol/L على الصورة [H3O+] فيكون للماء والمحاليل المائية المخففة ثابت تأين الماء Kw. 
Kw = [H3O+] [OH] 


 = (1.0 × 10-7) (1.0 × 10-7) = 1.0 × 10-14 

ملحوظة : يزداد تأين الماء بزيادة درجة الحرارة وبالتالي تزداد قيمة Kw. 

· المحاليل المتعادلة والحمضية والقاعدية : 

محلول حمضي 


[OH-]    <    [H3O+] 
محلول متعادل 


 [OH-]    =    [H3O+]
محلول قاعدي 


[OH-]    >    [H3O+] 
· حساب [H3O+] , [OH-] : 
بالتطبيق مباشرة في العلاقة :                                 
Kw = [H3O+] [OH-]  =  1.0 × 10-14 

لكي تبقى Kw ثابتة فإن أي زيادة في [H3O+] أو [OH-] تسبب نقصاً للأيون ألأخر. 

                                                           
100

        10-7
               10-14

** احسب تركيز أيوني الهيدرونيوم والهيدروكسيد في محلول 3.0 x 10-4 M NaOH

ــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ
** احسب تركيز أيوني الهيدرونيوم والهيدروكسيد في محلول 1.0 x 10-3 M HNO3
ــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ
ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ
· سلم الرقم الهيدروجيني (pH) : 

نظرا لصغر وصعوبة استخدام الأرقام الآسية لتركيز كلا من [OH-] , [H3O+]... اقترح العلماء استخدام الرقم الهيدروجيني pH والرقم الهيدروكسيلي pOH. 

· الرقم الهيدروجيني : سالب اللوغاريتم للأساس 10 لتركيز أيون الهيدرونيوم 
pH= - Log [H3O+]  = - Log (1.0 × 10-7) 




       = - (-7) = 7.0 

· الرقم الهيدروكسيلي : سالب اللوغاريتم للأساس 10 لتركيز أيون الهيدروكسيد  
pOH= - Log [OH-]  = - Log (1.0 × 10-7) 




        = - (-7) = 7.0 

pKw = pH + pOH   = 7 + 7 = 14 

· مدى قيم pH يتراوح بين 14 - 0 :  
جدول 3 - 4   ، جدول 4 - 4    صـ 100 
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· الحسابات المرتبطة بالرقم الهيدروجيني pH : 
يؤخذ في الحسبان الأرقام المعنوية بحيث يحتوي الجواب على أرقام عن يمين الفاصلة مساوِ لعدد الأرقام المعنوية في العدد الذي تم حساب قيمته اللوغاريتمية. 

· حساب pH من [H3O+] : 

تركيز القاعدة 
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· استخدام ألآلة الحاسبة لإيجاد pH من [H3O+] :

نحول مباشرة pH = - Log [H3O+]  
· حساب [OH-] , [H3O+] من pH (عدد صحيح او غير صحيح) 

pH = - Log [H3O+] 

Log [H3O+] = - pH 

[H3O+] = anti Log (-pH) = 10-pH = …….. M 

ثم نطبق في القانون لحساب [OH-] 
[H3O+] [OH-] = 1.0 × 10-14 

· حساب pH وقوة الأحماض والقواعد : 

· مولارية القواعد القوية تشير مباشرة إلى [OH-] وبالتالي نحسب [H3O+] ثم pH. 

· مولارية الأحماض القوية تشير إلى [H3O+] وبالتالي نحسب pH. 
علل : مولارية الأحماض الضعيفة لا تدل على [H3O+] وأيضا مولارية القواعد الضعيفة لا تدل على [OH-] 
       جـ :- لعدم تأين جميع الجزيئات لذلك يجب قياس pH عملياً ثم حساب  المطلوب.

القسم ( 4 – 2 ) تحديد الرقم الهيدروجيني والمعايرات  

· الكواشف ومقياس pH : 
· كواشف الحمض – القاعدة : 

مركبات لأحماض ضعيفة أو قواعد ضعيفة تتغير ألوانها بتغير pH المحلول. 
HIn            

        
      H+        +     
   In-
أنيون الكاشف (أيوني)



                            الكاشف (غير أيوني) 
له لون أخر يعمل كـ (قواعد برونشتد)                                    له لون معين

علل : تتغير ألوان الكاشف : 
     جـ :- لأن لون الكاشف HIn يختلف عن لون أنيون الكاشف In- . 

· في المحلول الحمضي : تعمل In- كقواعد برونشتد وتستقيل H+ فتتحول إلى HIn (لون الكاشف) فيتبقى الكاشف غير متأين. 
مثال : ( لون أحمر في حالة تباع الشمس) 

· في المحلول القاعدي : تتحد OH- من القاعدة مع H+ من الكاشف وتكون الماء فيزداد تأين الكاشف للتعويض (حسب لوشاتيلية) فيزداد تكون In- (لون أنيونات الكاشف) 
مثال : (لون أزرق في حالة تباع الشمس) 

· المدى الانتقالي للكاشف : 
مدى PH الذي يغير فمنه الكاشف لونه 

	نوع التفاعل
	pH
	الكاشف المناسب

	حمض قوي / قاعدة قوية 
	pH = 7
	أحمر الميثيل – أزرق البروموثيمول 

	حمض قوي / قاعدة ضعيفة 
	pH < 7
	برتقالي الميثيل – ازرق البروموفينول

	حمض ضعيف / قاعدة قوية 
	pH > 7
	الفينولفيثالين – أحمر الفينول 

	حمض ضعيف / قاعدة ضعيفة 
	غير محددة
	لا يوجد كاشف معين لأن PH تحدد تبعا للقوة النسبية للمتفاعلات فلا يدل لون الكاشف على تمام التفاعل أم عدم تمامه. 


علل : الكواشف التي تغير ألوانها عند pH أقل من 7 تعد احماضا أقوى من بقية أنواع الكواشف.

     جـ :- لأنها تميل للتأين أكثر من سواها وتنتج In- وهي قواعد برونشتد ضعيفة لاه ميل لاستقبال H+  
   أقل من أي حمض تم اختياره لذلك فهي لا تتحول إلى الشكل غير الأيوني HIn ما لم يكن تركيز H+عالياً. 

· الكاشف العام : يصنع من مزج كواشف مختلفة ومتعددة. 

· ورقة pH : 

ورقة مغمسة في محلول كاشف عام لها القدرة على اكتساب أي لون من ألوان الطيف المرئي ويمكن بها التمييز بين pH للمحاليل المختلفة. 

· مقياس pH : 

جهاز يحدد قيمة pH لمحلول من خلال قياس فرق الجهد بين إلكترودين موضوعين في المحلول (حسب تغير تركيز أيون H3O+ في المحلول ) . 

· المعايرة : 

يحدث التعادل عندما تعطي المتفاعلات أعداداً متساوية من H3O+ ، OH- 

H3O+   aq      +   OH-   aq

2H2O  l
1 mol

1 mol 

2 mol 

يمكن استخدام الإضافة المتزايدة (حمض إلى قاعدة أو قاعدة إلى حمض). للمقارنة بين تركيز 

 كل من الحمض والقاعدة
· المعايرة : 

هي عملية الإضافة المتحكم فيها لكميات يتم قياسها من محلول معلوم التركيز ولازمة لإتمام التفاعل مع كمية معينة من محلول مجهول التركيز. 

· من خلال المعايرة يمكن تحديد " الحجوم المكافئة كيميائياً " لمحاليل حمضية او قاعدية. 

· نقطة التكافؤ : 

النقطة التي يكون فيها المحلولان المستخدمان في عملية المعايرة موجودان بكميات متكافئة كيميائياً. 

س : كيف تحدد نقطة التكافؤ : 


يستخدم لذلك الكواشف (يتغير لونها) أو مقياس pH (يظهر تغير كبير في فرق الجهد)

· نقطة النهاية : 

النقطة التي يتغير عندها لون الكاشف خلال عملية المعايرة. 

علل : يعتبر كاشف أزرق البروموثيمول أفضل من تباع الشمس لتحديد pH.

جـ :-لأن مدى تغير لون تباع الشمس من pH = 5.5  إلى pH = 8.0 وهو مدى واسع (2.5) فيصعب تحديد قيمة pH بدقة أما أزرق البروموثيمول فمدى تغير لونه في مدى محدود من 
PH = 6.2 إلى pH = 7.6 أي (1.4) فيسهل تحديد قيمة PH بدقة. 

علل : تستخدم الكواشف التي يتغير لونها حول pH = 7 لتحديد نقطة التكافؤ لدى 
       معايرة حمض قوي / قاعدة قوية.


جـ :-لأنه عند تعادل حمض قوي / قاعدة قوية ينتج محلول ملح متعادل التأثير له pH = 7. 

علل : تستخدم الكواشف التي يتغير لونها عند pH < 7 لتحديد نقطة التكافؤ لدى
      معايرة حمض قوي / قاعدة ضعيفة. 


جـ :-لأن نقطة التكافؤ تكون حمضية وينتج محلول ملح حمضي التأثير له pH < 7. 

علل : تستخدم الكواشف التي يتغير لونها عندpH أعلى من 7 (pH > 7) لتحديد نقطة التكافؤ
       لدى معايرة حمض ضعيف / قاعدة قوية. 


جـ :-لأن نقطة التكافؤ تكون قاعدية وينتج محلول ملح قاعدي التأثير له pH > 7. 

ملاحظة : عند إجراء المعايرة يضاف المحلول المائي للقاعدة إلى المحلول المائي للحمض فتزداد قيمة pH ببطء ثم يحدث تغير سريع عبر نقطة التكافؤ ثم يعود فيبطئ مرة أخرى. 

[image: image4.jpg]



· المولارية والمعايرة : 
· عملية المعايرة : إذا عرف تركيز أحد المحلولين بدقة يمكن بالمعايرة حساب تركيز المحلول  
                    الثاني من الحجوم المتكافئة كيميائياً. 

· المحلول القياسي : محلول معلوم التركيز بدقة. 

· المادة القياسية الأولية : مركب صلب منقى إلى درجة عالية تستخدم للتحقيق من تركيز 
                           المحلول القياسي في المعايرة ويحضر منها المحلول القياسي الأولى.
س : كيف تحدد تركيز محلول قياسي ؟ 

جـ :- يحضر المحلول القياسي بالتركيز المطلوب... ثم يحدد تركيزه بدقة أكثر بمعايرته مع كمية من محلول قياسي أولى مقيس بدقة وعناية.

· خطوات القيام بعملية حمض - قاعدة : 
- علق سحاحتين سحاحة للحمض واغسلها بالحمض المستخدم في المعايرة ثم املآها بالحمض المجهول 

   وسحاحة للقاعدة واغسلها بالقاعدة المستخدمة في المعايرة ثم املآها بمحلول القاعدة القياسي 

- تأكد من عدم وجود فقاعات هواء ومن خفض حجم المحلول في السحاحتين لنقطة التعيير وهي =0 mL 
- انقل حجما معلوما م الحمض بحرص إلى الدورق المخروطي وسجله مقربا إلى  0.01mL 

   ثم أضف 3 قطرات من كاشف مناسب مثل ( الفينولفثالين ) ويكون هنا عديم اللون 
- ضع الدورق المخروطي تحت سحاحة القاعدة وطرف السحاحة داخل عنق الدورق 

- أضف القاعدة ببطء إلى الحمض وحرك الدورق دائريا  لضمان خلط المتفاعلات 

- تلاحظ ظهور اللون الزهري ثم يتلاشي وهكذا حتى نصل إلى نقطة التكافؤ وعندها يبدأ اللون الظهور لفترة   

   تقارب 30 ثانية من التحريك المستمر
- سحل حجم القاعدة المستخدم من السحاحة مقربا إلى 0.01mL 
- لضمان الدقة يجب تكرار المعايرة حتى نحصل على 3 نتائج متقاربة 

· استخدام بيانات المعايرة لتحديد مولارية المحلول المجهول : 
1. ابدأ بالمعادلة الموزونة لتفاعل التعادل لتحدد (بالمول) كميتي الحمض والقاعدة المتكافئين كيميائيا. 

 
معادلة التفاعل



   الكميات المتكافئة كيميائياً بالمول.
2. حدد عدد مولات الحمض أو القاعدة من المحلول" المعلوم"المستخدم في المعايرة (رقم يعطي في المسألة) 


   حجم المحلول المعلوم المستخدم ml
                     كمية المولات للمحلول المعلوم

3. حدد عدد مولات المذاب في المحلول " المجهول" المستخدم في المعايرة من ناتج الخطوة السابقة. 

النسبة المولية 


     × كمية مولات المعلوم
     كمية مولات المحلول المجهول
4. حدد مولارية المحلول المجهول 






 من الخطوة (3)

     مولارية المجهول 

ملاحظة : يمكن التأكد من الناتج مباشرة باستخدام القانون. 








  = 


** إذا لزم 20.0mL من محلول 0.0100 M HCl  لمعادلة 30.0mL   من محلول NaOH 
      فكم تكون مولارية محلول NaOH ؟ 

ــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ
ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ
ــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ
ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ
** في تجربة معايرة 17.6mL  من محلول H2SO4  تعادل 27.4mL  من محلول 0.0165 M LiOH 

    فما مولارية المحلول الحمضي  

ــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ ـــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ
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لا تنسونا من صالح الدعوات





























































































زيادة الحامضية





متعادل





زيادة القاعدية 





في المحلول الحمضي








في المحلول القاعدي











كمية مولات المجهول


حجم المجهول 





حجم الحمض × مولارية الحمض 


عدد مولات الحمض 





حجم القاعدة × مولارية القاعدة  


عدد مولات القاعدة 



















































































مولات المجهول


مولات المعلوم
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