
 منحنى المعايرةTitration Curve

ها أثناء اثناء عملية المعايرة تتغير تراكيز المواد المتفاعلة نتيجة لاستهلاك

لهذه العملية فإننا نرسم ما يسمى منحنى progressولمتابعة التغيير . المعايرة

لمحلول المعايرة وحجم وكمية  pHالمعايرة عن طريق رسم العلاقة بين قيم الـ 

.المحلول الكاشف المضاف

 بمعنى أن منحنى المعايرة هو شكل بيانيgraph يوضح تطور ومسار عملية

ويتم ذلك باستخدام ( pH vs. Volume)المعايرة كدالة لحجم المحلول الكاشف 

والذي يتحسس التغير في تركيز  pH meterجهاز مقياس الرقم الهيدروجيني 

[H+] امل فرق الجهد بين القطب الع)عن طريق قياس أحد الخواص الكهربائية

(.والقطب المرجع

 وبغمس قطب الـpH في محلول المعايرة وقياس قيمة الـpH بعد كل إضافة من

:تالينحصل على شكل منحنى المعايرة ال( المحلول القياسي)المحلول الكاشف 





ويستفاد من منحنى المعايرة:

تحديد نقطة التكافؤ

تحديد اي من الادلة البصرية ملائم استخدامه للكشف عن نقطة التكافؤ

لرسم منحنى المعايرة باستخدام جهاز بالإضافة: تنبيهpH meter يمكن اشتقاق

بعد كل إضافة وذلك باستخدام pHمنحنى المعايرة نظريا وحساب قيمة الـ 

للأحماض pHالمعلومات والمعادلات المعروفة لحساب قيمة حمضية المحلول 

.وأملاحها السابقة الذكر( القوية والضعيفة)والقواعد 





 معايرة حمض قوي بقاعدة قوية: أولا

strong acid titrated with strong base



ض وهي الصورة المثالية والنموذجية في معايرات التعادل مثل استخدام الاحما

(H2SO4, HNO3, HCl ) والقواعد القوية(Ba(OH)2, Ca(OH)2, KOH, 

NaOH )ولكن للأسف هذا النوع من المعايرات غير شائع كثيرا.

وفي يمتاز هذا النوع من المعايرة بضخامة القفزة الحاصلة حول نقطة التكافؤ

فؤ، عند نقطة قبل نقطة التكا)الغالب تتم عملية المعايرة عبر المراحل العامة التالية 

(.التكافؤ، بعد نقطة التكافؤ



مثال:

 50أشتق منحنى معايرة ml من حمضHCl 0.1تركيزه M مع قاعدةNaOH

ml, 50 ml, 5 ml, 0 ml 55في المراحل التالية بعد إضافة  M 0.1تركيزها 

.من القاعدة



0عند : الإضافة صفر ml أي قبل إضافة أي كمية من محلول القاعدة يكون دورق

(:رةقبل بدء المعاي)المعايرة يحتوي فقط الحمض القوي وهي بالتالي مرحلة 

HCl 0.1 M → [H+] = 0.1 M

pH = -log [H+] = -log (0.1) = 1



5بعد إضافة : الاضافة الاولى mlمن القاعدة يحصل هنا بدء تفاعل التعادل بين

(.  قبل الوصول لنقطة التكافؤ)الحمض والقاعدة ولكن نحن هنا في مرحل 

 0.1ما يحصل هنا أن تركيز الحمض سوف ينقص عن M ولهذا نحتاج أن نحسب

:الكمية المتبقية من وفق المعادلة التالية



[H+]remain = n/V

 الحجم الكلي/ عدد المولات المتبقية = تركيز الحمض المتبقي

( = عدد مولات القاعدة المضافة–عدد المولات الحمض الاصلية  / )ليالحجم الك

[H+] = (MHClxVHCl) – (MNaOHxVNaOH) / VHCl+ VNaOH

= (0.1 x 50) – (0.1 x 5) / 50 + 5

= 4.5 mmol / 55 ml

= 0.082 M

 ومنه نحسب قيمةpH 0.1بعد أن نقص تركيز الحمض من M 0.08إلى M

pH = -log (0.082) =1.09





الاضافة الثانية:

 ي لأن عدد مولات الحمض الاصلية تساو( نقطة التكافؤ)الآن نحن عند مرحلة

:تماما عدد مولات القاعدة المضافة

nHCl = nNaOH

MHCl x VHCl = MNaOH x VNaOH

50 x 0.1 = 50 x 0.1

5 mmol = 5 mmol



اعد وكما سبق ذكره أنه عند نقطة التكافؤ في معايرات الاحماض القوية والقو

:القوية يتكون ملح وماء ويكون الوسط متعادل

HCl + NaOH → NaCl + H2O

 وكما هو معلوم حمضية  الوسط المتعادلpH = 7.0



كون قد وفي هذه المرحلة نكون قد تخطينا نقطة التكافؤ حيث ي: الاضافة الثالثة

بقى كما تلاشى جميع الحمض والكمية الزائدة من القاعدة بعد نقطة التكافؤ سوف ت

.هي وكل ما يحصل لها هو عملية تخفيف لها نتيجة إذابتها في الحجم الكلي

التركيز الزائد من القاعدة يحسب كالتالي من المعادلة:

 الحجم الكلي/ عدد المولات الزائدة = التركيز الزائد

[OH-]excess =nNaOH / Vtotal

= MNaOH x VNaOH / Vtotal

= 5 x 0.1 / 105 

0.0048 M  =

 وبعد معرفة تركيز القاعدة الزائده نحسبpOH

pOH = -log (0.0048) 

pOH = 2.32

 ومنه اخيرا نحسب الـpH

pH = 14 – 2.32 = 11.7

 وهكذا بعد الحصول على هذه القيم المختلفة لـpH عند احجام متعددة من القاعدة

.المضافة يمكن رسم منحنى المعايرة



مثال:

 30أشتق منحنى معايرة ml من حمضHCl 0.1تركيزه M مع قاعدةNaOH

من ml, 15 ml, 10 ml 20في المراحل التالية بعد إضافة  M 0.2تركيزها 

.القاعدة



التالي بعد بدء عملية المعايرة وفي مرحلة قبل نقطة التكافؤ ب: الاضافة الاولى

:ينقص تركيز الحمض وعليه نحسب تركيز الحمض بالمعادلة

[H+] = (MHCl x VHCl) – (MNaOH x VNaOH) / VHCl+ VNaOH

= (0.1 x 30) – (0.2 x10) / 30 + 10

= 1 mmol / 40 ml

= 0.025 M

ومنه:

 pH = -log (0.025) = 1.6



عملية المعايرة الان عند نقطة التكافؤ: الاضافة الثانية:

MHCl x VHCl = MNaOH x VNaOH

30 x 0.1 = 15 x 0.2

3mmol = 3mmol

اعد وكما سبق ذكره أنه عند نقطة التكافؤ في معايرات الاحماض القوية والقو

pH = 7.0:        القوية يتكون ملح وماء ويكون الوسط متعادل

ائدة من هي مرحلة ما بعد نقطة التكافؤ ويتم قياس الكمية الز: الاضافة الثالثة

:القاعدة القوية من المعادلة

[OH-]excess = nNaOH / Vtotal

= MNaOH x VNaOH / Vtotal

= 5 x 0.2 / 50    =   0.02 M 

 وبعد معرفة تركيز القاعدة الزائدة نحسبpOH

pOH = -log (0.02) 

pOH = 2.0

        ومنه اخيرا نحسبpH = 14 – 2.0 = 12.0



تنبيه:

حتاج هذا النوع من المسائل متعلق بعملية اشتقاق ورسم منحنى المعايرة والذي ي

اضافات متتالية من المحلول الكاشف ووجود عدة نقاط ومراحل في عملية 

.المعايرة

أحسب قيمة الـ : وعلية إذا وجد سؤالpH  بعد إضافة المحلول الكاشف عبر

ml 30فهذا يعني أننا في المرحلة الاولى أضفنا ml 45و ml 30الاحجام التالية 

 45حتى نصل إلى حجم الاضافة الكلي ml 15ثم في المرحلة الثانية أضفنا فقط 

ml 45وليس معنى ذلك أننا في الاضافة الثانية زودنا ml وبالتالي يكون حجم

. ml 75المحلول الكاشف المضاف 

 و لا يخفى أن اللبس والخلط في هذا الامر( 45هل الحجم الكلي ml 75أو ml  )

.pHسوف يتسبب في حسابات خاطئة لقيمة الـ 



نوع آخر من المسائل:

افات العديد من المسائل لا يوجد بها اشتقاق أو رسم منحنى المعايرة عند عدة أض

لمحلول حصل من مزج pHمن المحلول الكاشف وإنما يكون المطلوب حساب الـ 

.وخلط محلول من القاعدة مع محلول من الحمض

ة في هذا النوع من المسائل نحتاج أولا أن نعرف ونحدد في أي مرحلة من عملي

المعايرة قد وصلنا وذلك من خلال حساب عدد المولات للحمض والقاعدة 

.ومقارنتها ببعض ثم استخدام القانون وطريقة الحل الملائمة



مثال:

 أحسب الـpH 29لمحلول نتج من اضافة ml من قاعدةKOH0.1تركيزها M

M 0.12تركيزه HNO3من محلول حمض ml 25إلى 



نحسب اولا عدد مولات الحمض الموجود في دورق المعايرة

nHNO3 = M x V = 0.12 x 25

= 3 mmol

 ثم نحسب عدد مولات القاعدة المضافة

NKOH = M x V = 0.1 x 29

= 2.9 mmol

 أقل من عدد مولات الحمض ( القاعدة)وبحكم ان عدد مولات الكاشف المضاف

حجمبالرغم من أن( قبل نقطة التكافؤ)في دورق المعايرة فنحن إذا في مرحلة 

ئ المحلول في الدورق مما قد يعطي انطباع خاطحجمالكاشف المضاف أكبر من 

.أننا بعد نقطة التكافؤ

[H+]excess = n /V

= 3 – 2.9 / 25 + 29

= 0.1 / 54

= 0.0019 M

وأخيرا

 pH = -log (0.0019) = 2.7



تلخيص:

 قبل نقطة= عدد مولات الكاشف المضاف أقل من عدد مولات المادة في الدورق

التكافؤ

 عند نقطة= عدد مولات الكاشف المضاف يساوي عدد مولات المادة في الدورق

التكافؤ

 ة بعد نقط= عدد مولات الكاشف المضاف أعلى من عدد مولات المادة في الدورق

التكافؤ



ملاحظة هامة:

 التالي وب( أو ثنائية القاعدية)بعض الأحماض والقواعد تكون ثنائية الحمضية

.تعطي عدد مولات مضاعف فلا بد من اخذ ذلك بعين الاعتبار

ثالم:

 أحسب قيمة الـpH 20لمحول نتج من إضافة ml من قاعدةCa(OH)2 تركيزها

0.01 M30إلى  إلى ml من محلول حمضHCl 0.01تركيزه M



عدد مولات الحمض في دورق المعايرة:

NHCl = M x V = 0.01 x 30

= 0.3 mmol



عدد مولات القاعدة المضافة:

nHNO3 = (M x V) x 2 = (0.01 x 20) x2

= 0.4mmol



 وبما أن عدد مولات القاعدة المضافة أعلى من عدد مولات الحمض في دورق

:المعايرة إذا نحن تخطينا نقطة التكافؤ

[OH-]excess = 0.4 – 0.3 / 50

= 0.002

pOH = -log (0.002) = 2.7

 وأخيرا

pH = 14 -2.7 = 11.3

مثال:

 أحسب الـpH لمحلول حمضH2SO4 15حجمه ml 0.1وتركيزه M بعد

M 0.1تركيزها NaOHمن قاعدة ml 30إضافة 

   عدد مولات الحمض القوي(0.1 x 15) x 2 = 3 mmol

  عدد مولات القاعدة القوية(0.1 x 30 ) = 3 mmol

ي وبحكم أن عدد مولات الحمض تساوي عدد مولات القاعدة إذا عملية المعايرة ف

pH = 7مرحلة نقطة التكافؤ ويكون 



تمارين ومسائل إضافية

1- ) 20عند معايرة ml من قاعدةNaOH 0.1تركزها M بواسطة حمض

HCl 0.1تركيزه M أحسب قيمة الـ ،pH 10عند إضافة ml  من الحمض بعد

نقطة التكافؤ ؟



2- ) عينة من حمضHCl 30حجمها ml 0.1وتركيزها M تم معايرتها بقاعدة

NaOH 0.1تركزيها M أحسب الـ ،pH عندما يكون حجم القاعدة المضاف

من الحجم الازم للوصول لنقطة التكافؤ ؟90%



3- ) أحسب قيمة الـpH 25الناتجة من معايرة ml من قاعدةBa(OH)2

ml 31و ml 25و ml 17.5والتي اضيف لها الاحجام التالية M 0.1تركيزها 

؟M 0.2تركيزه HClO4من حمض 





معايرات التعادل والتحليل الكمي

neutralization titration and quantitative analysis



كيز الأمر البالغ الاهمية في معايرات الاحماض والقواعد هي توظيفها لحساب تر

.المحلول المجهول وذلك من خلال التحليل الحجمي

مثال:

40 ml من محلول حمضHClن يتم احتيج لمعايرتها حتى نصل لنقطة التكافؤ أ

وعلية احسب التركيز M 0.02تركيزها Ba(OH)2من قاعدة ml 24إضافة 

.المولاري لحمض الهيدروكلوريك



 المضاف من السحاحة ( القاعدة)عدد مولات الكاشف

(0.02 x 24) x 2 = 0.96 mmol

ي واعتماد على مفهوم المعايرة عند نقطة التكافؤ وان عدد مولات الحمض تساو

:عدد مولات القاعدة

nHCl = nBa(OH)2

nHCl = 0.96 mmol



 ولحساب التركيز نستخدم القانونM = n /V

M = 0.96 mmol / 40 ml

M = 0.024 M

40قسمنا عدد مولات الحمض على حجم الحمض : لاحظ ml وليس الحجم الكلي

64 ml



مثال:

 عينة من حمضHNO3 25حجمها ml 100تم تخفيفها بالماء المقطر إلى حجم 

ml 10ثم أخذ من محلول الحمض المخفف ml والتي تم معايرتها بمحلول قاعدة

KOH 17.3حجمها ml 0.15وتركيزها M مما سبق أحسب التركيز

.المولاري لعينة حمض النيتريك الاصلية

الحل:

 نحسب أولا عدد مولات المحلول الكاشف( قاعدKOH)

nKOH = MKOH x VKOH

= 0.15 x 17.3

= 2.6 mmol

 وعلية تكون عدد مولات حمضHNO3المخفف هي:

nHNO3 = 2.6 mmol

ومن هنا نحسب تركيز الحمض المخفف:

M = n/V

= 2.6 / 10

= 0.26 M



انون واخيرا نحسب تركيز حمض النيتريك الاصلي غير المخفف باستخدام ق

:التخفيف

 الحجم الكلي×التركيز المخفف = الحجم المأخوذ ×التركيز الأصلي

M1 × V1 = M2 × V2

0.26 x 100 = M2 x 25

 ومنه نجد أن التركيز الاصلي(M2 )يبلغ:

M = (0.26 x 100) / 25

M = 1.04 molar





تمارين ومسائل إضافية



1- ) أحسب الحجم المطلوب إضافته من حمضH2SO4 0.16تركيزهM

ونسبة g 0.29تزن LiOHللوصول إلى نقطة التكافؤ عند معايرته بعينة من 

من الماء؟ml 25ومذابة في حجم مقداره %90نقاوتها 

2- ) احسب التركيز المولاري لعينة من قاعدةBa(OH)2 20حجمها ml تم

M 11.7وحمه المستهلك M 0.4تركيزه HNO3معايرتها بواسطة حمض 

حجمه وكذلك أعد حساب تركيز القاعدة القوية لو تم تخفيفها في دورق قياسي

100 ml؟



 ا معايرة حمض ضعيف بقاعدة قوية: ثانيا

weak acid titrated with strong base



 من الاحماض الضعيفة الشائعة حمض الخلCH3COOH وحمض الفورميك

HCOOHوحمض البنزويك والفينول

والمعادلة العامة لتفاعل معايرات التعادل هي:

HA + NaOH ↔ Na+ + A-

حمض وهنا نحصل على نقطة التكافؤ التي تقع في الوسط القاعدي لأن ملح ال

(:هو قاعدة مرافقة-Aالأنيون)الضعيف له صفة قاعدية كما سبق ذكره 

A- + H2O ↔ HA + OH-



 ولهذا من المتوقع أن تكون القفزة لـpH عند نقطة التكافؤ في هذا النوع من

.يةالمعايرات أقل من تلك المسجلة في معايرات الاحماض القوية والقواعد القو



أحسب قيمة الـ : مثالpH 50لمحلول نتج من معايرة حمض الفورميك حجمة ml

Kaوثابت تفككه M 0.2وتركيزه  = 1.8 x 10-4 وذلك بعد إضافة قاعدة

NaOH 0.2تركيزها M 60وحجمها المضاف ml, 50 ml, 10 ml, 0 ml



ايرة قبل إضافة أي كمية من القاعدة القوية وبالتالي دورق المعالمرحلة الأولى

:يحتوي على الحمض الضعيف فقط ونستخدم القانون

pH = -log √Ka . Ca

= -log √1.8 x 10-4 x 0.2

= 2.2

الإضافة الأولى :

 هنا نجد أن دورق المعايرة يحتوي على مزيج من حمض ضعيفCa وملحهCs

ج من هذا المزي. وهذا الملح تكون بعد تفاعل القاعدة القوية مع الحمض الضعيف

يمة الحمض الضعيف مع ملحه هو المحلول المنظم الذي سبق الحديث عنه والذي ق

:له تحسب من معادلة هندرسونpHالـ 

pH = pKa + log Cs / Ca



 لكن أولا نحتاج أن نحسب تركيز الملح المتكون حيث أن عدد مولات الملح

المتكون هي نفسها عدد مولات القاعدة المضافة

nNaOH = M x V

= 0.2 x 10

= 2 mmol

        وهنا نستطيع حساب تركيز الملح المتكونCs = n / V

Cs = 2 mmol / 50 + 10

= 0.033 M

ثانيا نحسب تركيز الحمض المتبقي  :

 = الحجم الكلي/ عدد مولات الملح المتكون –عدد مولات الحمض الاصلية

Ca = (0.2 x 50 ) – (0.2 x 10) / 60

Ca = 0.133 M





 ومنه أخيرا نحسب الـpHحسب قانون هندرسون:

pH = (-log 1.8 x 10-4) + log 0.033/0.133

= 3.7 + (-0.602)

= 3.1

 لاحظ أن المحلول المنظم قاوم نسبيا التغير الحاد في قيمة الـpH بالرغم من

من القاعدة القويةml 10إضافة 

لات هنا سوف نكون وصلنا لمرحلة نقطة التكافؤ لأن عدد مو: الإضافة الثانية

:الحمض الضعيف تساوي عدد مولات القاعدة القوية المضافة

nNaOH = nHCOOH

(0.2 x 50) = (0.2 x 50)

10 mmo = 10 mmol

 وفي دورق المعايرة نجدان كل الحمض الضعيف تحول إلى ملحNaA والذي له

:صفة قاعدة ويحسب من المعادلة

pOH = -log √(Kw/Ka) . Cs



ونحتاج هنا أولا أن نحسب تركيز الملح المتكون:

Cs = n / V

= (0.2 x 50) / 100

= 0.1 M

ومنه:

pOH = -log √(1 x 10-14/ 1.8 x 10-4) x 0.1

= 5.1

 وعلية يكون الـpH

pH = 14 – 5.1

= 8.9

ها مصدرينبعد نقطة التكافؤ ودورق التفاعل له صبغة قاعدية ل: الإضافة الثالثة  :

من القاعدة ( ml 10)الأول من ملح المحض الضعيف والثاني من الكمية الزائدة 

.القوية المضافة بعد نقطة التكافؤ

تبر أن وبحكم أن إسهام قاعدية الحمض الضعيف منخفضة وتسهيل للحسابات نع

.القاعدة القوية هي فقط المسؤولة عن قاعدية المحلول النهائي



تبر أن وبحكم أن إسهام قاعدية الحمض الضعيف منخفضة وتسهيل للحسابات نع

.القاعدة القوية هي فقط المسؤولة عن قاعدية المحلول النهائي

[OH-] = (0.2 x 10) /110

 = 0.02 M

     ومنهpOH = -log (0.02) = 1.7

pH = 14 – 1.7 = 12.3



ض بعد اكتمال عدد من المراحل المختلفة يمكن رسم منحنى المعايرة لحم: لحظ

ع منحنى معايرة حمض قوي م)ضعيف مع قاعدة قوية ونجده يختلف عما سبق 

وبحكم أن نقطة . هي أضيق مما في السابقpHأن القفزة في قيمة الـ ( قاعدة قوية

 .phول فثالينالتكافؤ تقع في الوسط القاعدي فلهذا يمكن فقط استخدام دليل الفين

ph. بينما لا يصح استخدام دليل الميثيل البرتقاليM.O لأنه يعمل في الوسط

(.pHيصبح نطاق عمله خارج قفزة الـ )الحمضي 



أحسب الـ :مثالpH 15لمحلول نتج من إضافة ml من قاعدةCa(OH)2

وثابت تفككه M 0.1من حمض البنزويك تركيزه ml 30إلى M 0.1تركيزها 

Ka 6.2 x 10-5

رة نحتاج أن نحسب عدد مولات الحمض والقاعدة لكي يتم تحديد مرحلة المعاي

:ومن ثم اختيار المعادلة والقانون المناسب

       عدد مولات القاعدة القوية(0.1 x 15) x 2 = 3mmol

    عدد مولات حمض البنزويك(0.1 x 30) = 3 mmol

يف له وبالتالي عملية المعايرة عند نقطة التكافؤ حيث يتكون ملح حمض ضع

:صبغة قاعدية ونستخدم القانون

pOH = -log √(Kw/Ka) . Cs

تركيز الملح المتكون

Cs = n / V

= 3 mmol / 45 ml      = 0.07 M

ومنه    :pOH = -log √(1 x 10-14/ 6.2 x 10-5) x 0.07

= 5.5

وأخيرا    :pH = 14 – 5.5 = 8.5



أحسب الـ :مثالpH 25لمحلول نتج من مزج ml من حمض الفينول تركيزه

0.05 M( ثابت التفكك لهKa 1 x 10-6 ) 5مع ml من قاعدةKOH تركيزها

0.1 M

          عدد مولات الحمض الضعيف(0.05 x 25) = 1.25 mmol

     عدد مولات القاعدة القوية(0.1 x 5) = 0.5 mmol

ول منظم وهنا يوجد محل. وبالتالي عملية المعايرة في مرحلة ما قبل نقطة التكافؤ

:يتكون من حمض ضعيف مع ملحه ونستخدم معادلة هندرسن التالية

pH = pKa + log Cs / Ca

      أولا نحسب تركيز الملح المتكونCs = 0.5 mmol / 30 ml

Cs = 0.0167 M

        ثانيا نحسب تركيز الحمض المتبقيCa = (1.25 – 0.5) /30

Ca = 0.025

وأخيرا نعوض في معادلة هندرسن:

pH = -log 1 x 10-6 + log (0.0167/0.025)

 pH = 6 + (-0.175) = 5.82



تمارين ومسائل إضافية

1- ) 50عينة من الخل التجاري حجمها ml تم تخفيفها في دورق قياسي حجمه

250 ml 25وعند معايرة ml من محلول الخل المخفف وجد انها تحتاج إلى

17.3 ml من قاعدةCa(OH)2  0.1تركيزها M فإذا  علمت  أن  كثافة  الخل

d = 1.06 g/ml 60وان  الوزن  الجزيئي  للخل g/mol لذا احسب تركيز

:الخل في العينة التجارية بالوحدات

1- )       2التركيز الولاري- )mg/100 ml3- )ppm4- ) النسبة

% v/vالمئوية 



2- ) احسب قيمة الـpH للمراحل التالية في معايرة محلول من حمض الفينول

(C6H5OH ) 50حجمه ml 0.25وتركيزه M بواسطة قاعدةCa(OH)2

علما بأن ثابت التفكك ml 45و  ml 30وأضيف منها M 0.15تركيزها 

Ka= 1 x 10-10للحمض الضعيف 



أمثلة تطبيقية لمعايرات التعادل

مثال:

 تم تحليل عينة بودرة حمض السليسلك(M.Wt 138 g/mol ) التي تستخدم

M 0.14تركيزها KOHلتصنيع دواء الاسبرين عن طريق معايرتها بقاعدة 

فأحسب g 0.46فإذا علمت أن وزن عينة البودرة المحللة كان ml 23وحجمها 

.نسبة نقاوة عينة الحمض الضعيف

الحل:

 بحكم أن حمضsalicylic مجموعة )يحتوي على مجموعتين حمضية

شعر نقطة لذا نفترض استخدام دليل مناسب يست( الكربوكسيل ومجموعة الفينول

اعدة القوية   النهاية الأولى فقط بمعنى أن نسبة التفاعل بين الحمض الضعيف والق

1 : 1



 عدد مولات قاعدةKOH      (0.14 x 23) = 3.22 mmol

   3.22عدد مولات حمض السليسلك mmol



 من معادلة حساب عدد المولات(n = Wt / M.Wt ) يمكن حساب الوزن النقي

:للحمض

Wt = n x M.Wt

Wt = 3.22 x 138

Wt = 444.4 mg

Wt = 0.444 g



وأخيرا نحسب نسبة النقاوة:

 100(وزن العينة/ وزن المادة النقية = )نسبة النقاوة x

= (0.444 / 0.46) x 100

 = 96.6 %



مثال:

 50عينة لحمض لخل الطعام حجمها ml 250خففت إلى ml في دورق حجمي ثم

من قاعدة ml 34.6والتي أحتيج لمعايرتها إلى ml 25أخذ من المحلول المخفف 

NaOH 0.1تركزيها M أحسب كمية حمض الخل(M.Wt 60 g/mol )

(.mg/ml)الموجودة في العينة بوحدة التركيز 

الحل:

        عدد مولات القاعدة القوية(0.1 x 34.6) = 3.46 mmol

 عدد مولات الحمض الضعيف( 25في ml ) هي نفسها عدد مولات القاعدة القوي

(mmol 3.46)أي 

 عدد مولات الحمض الضعيف الكلية( 250في ml:)

(3.46 x 10) = 34.6 mmol

      34.6وزن حمض الخل الكلي x 60 = 2076mg

 تركيز الخل في العينة الاصلية(50 ml )بوحدة التركيز المطلوبة:

2076 / 50 = 41.5 mg/ml





تكملة للسؤال:

 إذا علمت أن كثافة حمض الخلd = 1.06 g/ml فأعد حساب تركيز الخل في

V/V %العينة السابقة بوحدة النسبة المئوية 



نحسب أولا حجم حمض الخل من استخدام معادلة حاسب الكثافة:

d = Wt / V

V ml = Wt (g) / d

V = 2.076 / 1.06 

V = 1.96 ml



وبهذا نحسب أخيرا النسبة المئوية الحجمية الحجمية:

% V/V = 1.96 / 50 x 100

 = 3.4 %



50عينة من عصير البرتقال حجمها :مثال ml 17.6احتيج لتحليلها إلى ml من

ولهذا عبر عن حمضية عينة العصير بحساب M 0.04تركيزها NaOHقاعدة 

علما ( mg/100 mlيعني بوحدة )ml 100عدد ميلجرامات حمض السيتريك لكل 

:بأن معادلة تفاعل المعايرة

Citric acid C6H8O7 + 3 NaOH

 192وعلما بأن الوزن الجزيئي لحمض الستريك g/mol

الحل:

 عدد مولات الكاشف(NaOH      )mmol(0.04 x 17.6) = 0.704

       عدد مولات حمض الستريكmmol0.704/3 = 0.235

 50وزن حمض الستريك في mlمن العصير:

Wt = 0.235 x 192

= 45.12 mg

 50إذا كان ذلك هو وزن حمض الستريك في ml فإن وزن هذا حمض الستريك

:سوف يكونml 100في 

Wt = 45.12 x 2

Wt = 90.24 mg/100 ml





تمارين ومسائل إضافية

1- ) 100عينة من صلصلة الطماطم تزن g تم استخلاص حمض البنزويك منها

طة بطريقة الاستخلاص بالمذيبات، وبعد معايرة هذا الحمض الضعيف بواس

وجد أنه عند الوصول لنقطة M 0.05تركيزها NaOHمحلول قياسي لقاعدة 

نة من هذه القاعدة أحسب تركيز حمض البنزويك في العيml 16.7التكافؤ استهلك 

؟ppmبوحدة 



ثالثا معايرة قاعدة ضعيفة بحمض قوي

weak base titrated with strong acid



 هذا النوع من معايرات التعادل هو الشكل المعكوس لمنحنى معايرة حمض

.ضعيف بواسطة قاعدة قوية

 القواعد الضعيفة الشائعة الاستخدام مثل النشادرNH3والأنلين والبيريدين

را لأن يمتاز هذا النوع من المعايرة أن نقطة التكافؤ تقع في الوسط الحمضي نظ

+Hقادر على منح واعطاء بروتون ( +BHأي )ملح القاعدة الضعيفة 

(weak base)   B + HCl ↔ (conjugate acid) BH+ + Cl-

BH+ + H2O ↔ B + H3O
+

د في على العكس تماما من معايرة حمض ضعيف بواسطة قاعدة قوية نج: تنبيه

افؤ  هو معايرة القاعد الضعيفة بالحمض القوي أن وسط التفاعل قبل نقطة التك

وعند نقطة التكافؤ الوسط يكون( +B/BHمحلول منظم من النوع )قاعدي ضعيف 

وسط ضعيفة أما بعد نقطة التكافؤ فالحمضي لأنه عبارة عن ملح لقاعدة 
.يصبح حمضي قوي





مثال:

 أحسب الـpH 25لمحلول نتج من معايرة mlمن قاعدة البيريدينPyridine

M 0.2تركيزه HNO3من حمض ml 15و ml 12مع M 0.12تركيزها 

(. Kb 5.9 x 10-5)علما بأن ثابت التفكك للقاعدة الضعيفة 

الحل:

لإضافة الأولىا:

        عدد مولات القاعدة الضعيفة(0.12 x 25) = 3 mmol

       عدد مولات حمض النيتريك(0.2 x 12 ) = 2.4 mmol



نظم إذا مرحلة المعايرة قبل نقطة التكافؤ ودورق المعايرة يحتوي على محلول م

:عبارة عن مزيج من قاعدة ضعيفة وملحها والقانون المستخدم

 pOH = pKb + log Cs/Cb



        لحساب تركيز الملح المتكونCs = 2.4/37 

C2 = 0.065 M

     لحساب تركيز القاعدة الضعيفة المتبقيةCb = (3 – 2.4)/37

Cb = 0.016 M

ومنه أخيرا

pOH = -log 5.9 x 10-5 + log (0.065/0.016)

pOH = 4.23 + 0.61

pOH = 4.84

pH = 14 – 4.84 = 9.16

الإضافة الثانية :

     عدد مولات الحمض القوي(0.2 x 15) = 3 mmol

 وبالتالي عدد مولات الحمض المضاف تساوي عدد مولات القاعدة الضعيفة

عايرة دورق الم. الاصلية وهذا يعني أن عملية المعايرة وصلت إلى نقطة التكافؤ

:ن التالييحتوي الأن على ملح لقاعدة ضعيفة له صبغة حمضية ويحسب بالقانو

 pH = -log √Kw/Kb x Cs



    ولحساب تركيز الملح المتكون عند نقطة التكافؤCs = 3/40

Cs = 0.075 M

واخيرا نعوض في المعادلة:

pH = -log √(1 x 10-14/5.9 x 10-5) x 0.075

pH = 5.45



مثال:

 أحسب الـpH 30بعد إضافة ml من حمضH2SO4 0.2تركيزه M 40إلى 

ml من قاعدةmethylamine (CH3NH2) 0.25الضعيفة التي تركيزها M

Kbوثابت تفككها  = 4.8 x 10-4

الحل:

      عدد مولات الحمض القوي(0.2 x 30) x 2 = 12 mmol

     عدد مولات القاعدة الضعيفة(0.25 x 40) = 10 mmol

اصبح رة وبالتالي نحن في مرحلة المعايرة فيما بعد نقطة التكافؤ ودورق المعاي
.حمضي



 وبحكم أن مساهمة ملح القاعدة الضعيفةCH3NH3
+Cl-+ في حمضية وسط

.ويالتفاعل محدودة ولهاذ تسهيلا للحسابات نفترض فقط وجود الحمض الق

 12عدد مولات الحمض القوي الزائدة - 10 = 2 mmol

تركيز الحمض القوي بعد نقطة التكافؤ:

[H+] = 2 mmol / 70 ml

[H+] = 0.029 M

                    وأخيراpH = -log (0.029) 

pH = 1.46





أمثلة تطبيقية

مثال:

 بحكم أن سبب قرحة المعدة هي وجود الحمض القويHCl فلهذا أغلب أدوية

وعليه تم تحليل بوردة أحد أدوية. قرحة المعدة هي عبارة عن قواعد ضعيفة

وزن إذا علمت أن. والتي تستخدم لتصنيع كبسولات هذا الدواءantiulcerالقرحة 

من الماء المقطر ثم أخذ منها ml 30وأنها أذيبت في g 7.9البودرة المحللة كان 

5 ml 15والتي احتيج إلى معايرتها إلى ml 0.4من حمض النيتريك تركيزه M

فاحسب 1:1ونسبة التفاعل g/mol 215وبمعرفة أن الوزن الجزيئي لهذا الدواء 

.نسبة نقاوة دواء القرحة

الحل:

 عدد مولات الكاشف(HNO3        )(0.4 x 15) = 6 mmol

     6عدد مولات الحمض القوي الكلية x (30/5) = 36 mmol

 36(      القاعدة الضعيفة)عدد مولات الدواء mmol

        وزن الدواء النقيWt. = 36 x 215 = 7740 mg

              نسبة النقاوةW/W% = (7.74/7.9) x 100

= 97 %



أحسب قيمة ثابت التفكك : مثالKb لقاعدة البيريدين وكذلك الـpKb إذا علمت أن

25 ml 20من محلول هذه القاعدة الضعيفة يحتاج لمعايرته إلى ml من حمض

HCl 0.1تركيزه Mلول لنصل إلى نقطة التكافؤ والتي تكون عندها حمضية مح

pH = 3.3دورق المعايرة 

الحل:

وي ونعم بحكم أن عملية المعايرة عن نقطة التكافؤ لمعايرة قاعدة ضعيفة بحمض ق

:تكون ملح القاعدة الضعيفة ذو الصبغة الحمضية والقانون المستخدم

pH = -log √Kw/Kb x Cs

      تركيز ملح القاعدة الضعيفةC2 = (0.1 x 20) mmol/ (20 + 25) ml

C2 = 0.044 M

وبالتعويض الأن بالحدود المعروفة في القانون السابق:

3.3 = -log √1 x 10-14/Kb x 0.044

ومنه بعد إكمال الحل الرياضي نجد أن:

Kb = 1.59 x 10-9

                     واخيراpKb = -log (1.59 x 10-9) = 8.79



تمارين ومسائل إضافية

1- ) احسب الرقم الهيدروجيني(pH ) 28لمحلول نتج من معايرة ml من قاعدة

ml 22ثم ml 12وذلك بعد إضافة M 0.04تركيزها CH3NH2الميثيل أمين 

 Kb= 4.4 Xعلما بأن قيمة ثابت التفكك M 0.06تركيزه HNO3من حمض 

؟10-4



2- )احسب الـpH  لمحلول قاعدةAniline C6H5NH2 20الضعيفة حجمه 

ml  0.2و تركيزه M 15؟ و إذا أضيف إلى هذا المحلول ml  من حمض

H2SO4 0.1تركيزه M كم تصبح قيمة الـ ،pHللمحلول الناتج علما بأن? 

Kb= 4 x 10-10



رابعا معايرة حمض ضعيف بواسطة قاعدة ضعيفة

تعادل وهذه صورة غير مثالية ولا ينصح باستخدامها على الاطلاق في معايرات ال

pHة الـ بسبب أن الكشف عن نقطة التعادل يكون غير دقيق لأن القفزة في قيم

في تكون ضعيفة ومحدودة على العكس مما لو استخدم حمض قوي أو قاعدة قوية

عملية المعايرة

خامسا معايرة ملح حمض ضعيف بواسطة حمض قوي

salt of weak acid titrated with strong acid



 سبق وأن ذكرنا أن ملح الحمض الضعيف مثل خلات الصوديومCH3COONa

رته ولهذا يمكن معاي( قاعدة مقترنة)له صفه قاعدية ضعيفة لأنه قاعدة مرافقة 

:بواسطة حمض قوي

CH3COONa + HCl → CH3COOH + NaCl

 وبحكم تكون ملح حمض قوي بدل من ملح الحمض الضعيف لهذا تم صياغة

(.الحمض القوي يطرد الحمض الضعيف من أملاحه)القاعدة المشهورة 





ل والمعادلات وبنفس الطريقة السابقة ومن معرفة طبيعة التفاعل الكيميائي الحاص

ة بين ملح والقوانين الاساسية للأحماض والقواعد يمكن تتبع مراحل عملية المعاير

.الحمض الضعيف بواسطة الحمض القوي

مثال:

 أحسب قيمة الـpH 20لمحلول من خلات الصوديوم حجمها ml 0.4وتركيزها 

M 8وذلك بعد إضافة ml 10و ml من حمضHNO3 0.8تركيزه M علما

Kaبأن ثابت تفكك حمض الخل  1.8 x 10-5

بعد الإضافة الاولى:

          عدد مولات خلات الصوديوم(0.4 x 20) = 8 mmol

         عدد مولات الحمض القوي(0.8 x 8) = 6.4 mmol

من إذا نحن في مرحلة ما قبل نقطة التكافؤ ودورق المعايرة يحتوي على مزيج

ج وهذا المزي. ملح الحمض الضعيف الاصلي والمختلط مع حمض الخل المتكون

:من الحمض الضعيف وملحه هو محلول منظم ونستخدم القانون التالي

pH = pKa + log Cs/Ca



نحسب أولا تركيز الملح المتبقي

Cs = (8 – 6.4) mmol/ (20 + 8)ml

Cs = 0.057 M

     ثم نحسب تركيز حمض الخل المتكونCa = 6.4/28

Ca = 0.23 M

واخيرا نعوض في المعادلة     :pH = pKa + log Cs/Ca

pH = -log (1.8 x 10-5) + log 0.057/0.23

pH = 4.13



بعد الاضافة الثانية:

     عدد مولات الحمض القوي المضاف(0.8 x 10) = 8 mmol

 وبحكم أن عدد مولات الحمض المضاف الان تساوي عدد مولات ملح القاعدة

يوم إلى الضعيفة لهذا نحن الان عند نقطة التكافؤ وتم تحويل كامل خلات الصود

:للحمض الضعيفpHحمض الخل والقانون المستخدم لحساب الـ 

pH = -log √Ka x Ca



      تركيز الحمض الضعيف المتكونCa = 8 mmol / (10 + 20) ml

Ca = 0.27 M

ومنه أخيرا:

pH = -log √ (1.8 x 10-5) x 0.27

pH = 2.66



مثال تطبيقي:

 من المعلوم أن ملح بنزوات الصوديوم يستخدم كمادة حافظة في العديد من

وم من إذا علمت أنه عند استخلاص كمية من بنزوات الصودي. الصناعات الغذائية

 12من الماء فإننا احتجنا إلى ml 15أحد المشروبات الغازية ومن ثم أذيبت في 

ml من حمضHCL 0.01تركيزه Mمما سبق . حتى نصل إلى نقطة النهاية

علما بأن الوزن ppmاحسب تركيز هذه المادة الحافظة في العينة المحللة بوحدة 

g/mol 144الجزيئي لملح بنزوات الصوديوم 



الحل:

هذه عملية معايرة ملح حمض ضعيف بواسطة حمض قوي:

sodium benzoate + HCl → benzoic acid + NaCl

     عدد مولات الحمض القوي(0.01 x 12) = 0.12 mmol

    0.12عدد مولات ملح بنزوات الصوديوم mmol

 (      المادة الحافظة)تركيز الملحCs = 0.12 mmol / 15 ml

Cs = 0.008 M

 العلاقة بين التركيز المولاري وppm

ppm = M x M. Wt. x1000

ppm = 0.008 x 144 x 1000

 ppm = 1152



مثال تطبيقي:

 مادةsodium tetraborateتضاف إلى الصابون كمادة كيميائية تساعد على

اذيبت ثم g 3.5لزوجة الصابون ولهذا عند تحليل عينة من مسحوق التنظيف تزن 

وهي ملح لحمض sodium tetraborateالمحلول الذي يحتوي . خففت بالماء

أحسب M 0.1وتركيزه ml 34.8حجمه HNO3ضعيف تم معايرته بمحلول 

في العينة علما بأن الوزن الجزيئي لرباعي بوراتNa2B4O7النسبة المئوية لـ 

g/mol 157الصوديوم هو 



تفاعل المعايرة:

Na2B4O7 + 2HNO3 ↔ H2B4O7 + 2NaNO3

    عدد مولات الحمض القوي(0.1 x 34.8) = 3.48 mmol

      1.74 = 3.48/2عدد مولات ملح الحمض الضعيف mmol

      1.74وزن الملح x 157 = 273.2 mg

       النسبة المئويةW/W % = 0.273/3.5 x 100

 W/W % = 7.8 %



سادسا معايرة ملح قاعدة ضعيفة بواسطة قاعدة قوية

salt of weak base titrated with strong base



وهي الصورة المعكوسة لمعايرة ملح حمض ضعيف بواسطة حمض قوي

 وبحكم أن ملح القاعدة الضعيفة له صبغة حمضية(BH+ ) لذا هو قابل للتفاعل مع

:القاعدة القوية وينتج من هذا التفاعل إعادة انتاج القاعدة الضعيفة

BH+ + OH- ↔ B + H2O

NH4Cl- + NaOH ↔ NH3 + NaCl + H2O







مثال:

 أحسب الـpH 20لملول نتج من إضافة ml من قاعدةNaOH 0.2تركيزها M

pKbعلما بأن M 0.4من محلول كلوريد الأمونيا تركيزه ml 10إلى  = 4.76

NH3لقاعدة 

الحل:

       عدد مولات ملح كلوريد الأمونيا(0.4 x 10) = 4 mmol

      عدد مولات القاعدة القوية(0.2 x 20) = 4 mmol

ضعيفة إذا نحن عند نقطة التكافؤ وكل ملح القاعدة الضعيفة تحول إلى القاعدة ال

NH3وبالتالي نستخدم القانون:

pOH = -log √Cb x Kb



      لحساب تركيز القاعدة الضعيفة الناتجةCb = 4 mmol/ (20 + 10) ml

 Cb = 0.133 M



 أما لحساب ثابت التفكك للقاعدة الضعيفةKb فيمكن من خلال المعلومة المعطاة

pKbعن 

pKb = -log Kb = 4.76

        ومنه نجد أنKb = 1.74 x 10-5

 وأخيرا نعوض بالمعطيات في المعادلةpOH = -log √Cb x Kb

pOH = -log √0.133 x (1.74 x 10-5)

pOH = 2.82

pH = 14 – 2.82

pH = 11.18





مثال تطبيقي:

 2عينة لملح كلوريد الأنلين تزن g 20أذيبت في ml 23واحتيج لمعايرتها إلى 

ml من قاعدةCa(OH)2 0.15تركيزها Mأحسب النسبة المئوية لهذا الملح في

g/mol 128العينة المحللة إذا علمت أن الوزن الجزيئي للملح 



 عدد مولات الكاشفCa(OH)2(0.15 x 23) x 2 = 6.9 mmol

 6.9عدد مولات ملح كلوريد الأنلين mmol

      وزن الملح للقاعدة الضعيفةWt. = 6.9 x 128 = 883 mg

      النسبة المئوية للملحW/W % = (0.883/2) x 100

W/W % = 44.2%



تمارين ومسائل إضافية

1- ) أحسب قيمة الـpH 20لمحلول من بنزوات الصوديوم حجمه ml وتركيزه

0.25 M 50وذلك بعد إضافة ml 60و ml من حمضHCl 0.1تركيزه M

Kaعلما بأن ثابت التفكك لحمض البنزويك  = 6.3 x 10-5؟



2- )محلول لملح كلوريد الانيلينC6H5NH3
+Cl- 12حجمه ml 0.08وتركيزه 

M أحسب قيمة الرقم الهيدروجيني ،pH من عملية معايرة هذا %80عند إجراء

علما بان ثابت التفكك لقاعدة M 0.06تركيزها KOHالمحلول بمحلول قاعد 

Kbالانيلين = 4X10-10؟



أو مزيج من القواعد/ معايرة مزيج من الأحماض

ة أكثر تعقيدا في كثير من التجارب الفعلية والعينات الحقيقية يكون وسط المعاير

وي من حالة وجود حمض قوي أو حمض ضعيف فقط فمثلا وسط المعايرة قد يحت

على مزيج من الاحماض القوية والضعيفة أو وجود حمض متعدد المجاميع 

.الحمضية والتي تتفكك على مراحل متوالية

يمكن التمييز بين حالتين أساسيتين:

(الحالة الأولى )

 إذا كانت الاحماض مختلفة القوة كما هو الحال في وجود مزيج من حمض قوي

(HCl ) مع حمض ضعيف(CH3COOH  )

 ونظرا لوجود وفرة منH+من التفكك التام للحمض القوي تكون مساهمة الحمض

لكيميائي حسب مبدأ قاعدة لوشاتيلية فإن الاتزان ا)الضيف محدودة لأنه لا يتأين 

ضة بمعنى أن مساهمة حمض الخل في إعطاء الحمضية منخف(. ينزاح نحو اليسار

.جدا ويمكن إهمالها



در وبناءَ عليه عند معايرة مزيج من الحمضين بواسطة قاعدة قوية يكون المص

فقط حتى ينتهي HClفي المراحل الأولية للمعايرة هو حمض +Hالوحيد لـ 

.وهنا نحصل على نقطة التكافؤ الأولىتماما 

ف وبعد هذه المرحلة لن يكون وسط التفاعل قاعدي ولكن وسط حمضي ضعي

عايرة حتى ناتج من تفكك حمض الخل الذي لم يتم بعد معايرته وتستمر عملية الم
.نصل إلى نقطة التكافؤ الثانية



طة العكس تماما يحصل عند معايرة مزيج من قاعدة قوية وقاعدة ضعيفة بواس

واحدة حمض قوي حيث مرة أخرى نحصل على نقطتي تكافؤ وليس نقطة تكافؤ

.فقط

حتى يحصل هذا الأمر لا بد ان يكون فرق الحمضية بين الحمضين القوي

.لافوالضعيف عالي وتكون النسبة بين ثابتي التفكك لا تقل عن عشرة ا

 Ka1/Ka2 ≥  104 Kb1/Kb2 ≥  104



مزيج من حمض : مثالHNO3وحمض الفورميكHCCOH 30حجمه ml تم

إذا كانت نقطة التكافؤ M 0.2تركيزه KOHمعايرته بمحلول قياسي من قاعدة 

من القاعدة ونقطة ml 28تحدث بعد إضافة ( .M.Oباستخدام دليل )الأولى 

من القاعدة ml 14تحدث بعد إضافة  ( .ph.phباستخدام دليل )التكافؤ الثانية 

.القوية فأحسب التركيز المولاري للأحماض في الخليط

الحل:

 الإضافة الأولى( تفاعلKOH معHNO3 ) باستخدام دليلM.O.

     0.2عدد مولات الكاشف x 28 = 5.6 mmol

 عدد مولات حمضHNO35.6 mmol

      5.6تركيز الحمض القوي mmol / 30 ml = 0.19 M

 الضافة الثانية( تفاعلKOH معHCOOH ) باستخدام دليلph.ph.

     0.2عدد مولات القاعدة x 14 = 2.8 mmol

 2.8عدد مولات حمض الفورميك mmol

      2.8تركيز الحمض الضيف mmol / 30 ml = 0.09 M





(الحالة الثانية)

إذا لم يوجد اختلاف في قوة الحمضية

بمعنى أن النسبة بين قوة الحمضين أو القاعدتين اقل من عشرة الاف:

Ka1/Ka2 ˂  104 Kb1/Kb2 ˂  104

 فهذا يعني أنه يوجد إما مزيج من حمضين قويين مثلHCl وHNO3 أو مزيج

وبالتالي نحصل على CH3COOHو HCOOHمن حمضين ضعيفين مثل 

نقطة تكافؤ واحدة ويعاملان كأنهما حمض واحد والمحلول الكاشف القاعدي لا

.يقدرأن يفرق بينهما





أمثلة تطبيقية على معايرة مزيج من الأحماض أو القواعد

مثال:

 عينة من خميرة العجينbaking powder 0.27تزن g وهي مكونة من خليط

وبعد إذابة العينة ومعايرتها بحمض NaHCO3وNa2CO3من القواعد الضعيفة

HCl 0.1تركيزه M 15.7وجد أنه يلزم إضافة ml من هذا الحمض حتى نصل

ثم يحتاج إلى إضافة (. .ph.ph)إلى نقطة التكافؤ الاولى والتي يكشف عنها بدليل 

28.1 ml كشف ي)أخرى من الحمض القوي حتى نصل إلى نقطة التكافؤ الثانية

مما سبق أحسب النسبة المئوية لكربونات الصوديوم (. .M.Oعنها بدليل 

.وبيكربونات الصوديوم في العينة المحللة

الحل:

ؤ بدليل عند نقطة التكافؤ الوسط ما زال قاعدي عند نقطة التكاف: الإضافة الاولى

Na2CO3والتفاعل يكون بين           .ph.phاستخدام كاشف  + HCl

 عدد مولات الكاشف(HCl           )0.1 x 15.7 = 1.57 mmol

  عدد مولات قاعدةNa2CO31.57 mmol



     وزنNa2CO31.57 x 106 = 166.4 mg

 النسبة المئوية لـNa2CO3

0.166 / 0.27 x 100 = 61.64 %



دليل عند نقطة التكافؤ الوسط أصبح حمض بدليل استخدام: الاضافة الثانيةM.O.

         التفاعل يكون بينNaHCO3 + HCl

 عدد مولاتHCl0.1 x 28.1  = 2.81 mmol

 1.57لكن لا ننسى أن mmol منNaHCO3 تحويل )نتجت من التفاعل الأول

(  كربونات الصوديوم إلى بيكربونات

وعلية يكون عدد مولات البيكربونات الأصلية في العينة الفعلية:

2.81 – 1.57 = 1.24 mmol

             1.24وأخيرا وزن البيكربونات x 84 = 104.2 mg

 0.27 / 0.1042النسبة المئوية x 100        %NaHCO3

 = 38.6%



تمرين إضافي:

 محلول لـNaOHيجة يحتوي على شوائب قليلة من بيكربونات الصوديوم نت

CO2)الجوي CO2لتلوث المحلول بغاز  + 2OH- → HCO3
- +H2O ) فإذا

من محلول حمض ml 26.5تحتاج إلى NaOHمن محلول ml 25وجدان 

HCl لنصل إلى نقطة التكافؤ الأولى( باستخدام دليلph.ph. ) ثم بعد ذلك نحتاج

تخدام باس)من الحمض نفسه لنصل إلى نقطة التكافؤ الثانية ml 0.9إلى إضافة 

؟NaHCO3و NaOHفأحسب التركيز المولاري لكل من ( M.Rدليل 





 معايرة الأحماض متعددة المجاميع الحمضيةployfunctional acids

عطي إذا اذيب حمض قوي متعدد المجاميع الحمضية فأنه يتأين بشكل كامل ليH+

.H2SO4مثل حمض 

 دد متع( مثل أغلب الأحماض العضوية الطبيعية)لكن إذا أذيب حمض ضعيف

نها ثابت المجاميع العضوية فأنه يتاين بشكل متدرج وفق عدة مراحل لكل مرحلة م

:إتزان خاص بها كما هو الحل مع تأين حمض الفسفوريك

H3PO4 ↔ H+ + H2PO4
- Ka1 = 7.1 x 10-3

H2PO4
- ↔ H+ + HPO4

2- Ka2 = 6.3 x 10-8

HPO4
-2 ↔ H+ + PO4

3- Ka3 = 4.2 x 10-13

معنى لاحظ عند معايرة هذا الحمض الضعيف مع قاعدة قوية توجد نقطتي تكافؤ ب

H2PO4وحمض H3PO4أنه يكون لدينا خليط من أكثر من حمض مثلا حمض 
-

(البيفوسفات  .)

 في حين أن المرحلة الثالثة الأخيرة فلا يمكن ملاحظتها لأن قيمةKa3 قريبة من

.Kwقيمة ثابت تفكك الماء 

يةوما يؤكد أنه في المرحلة الأولى تكون لدينا مزيج لأحماض مختلفة الحمض:

 Ka1 / Ka2 = 7.1 x 10-3 / 6.3 x 10-8 = 1.1 x 105



تنبيه

عضوية العديد من الاحماض العضوية الضعيفة كثيرا ما تكون متعددة المجايع ال

المسؤول عن حمضية الليمون والبرتقال )Citric acidفمثلا حمض الستريك 

:يتفكك ويتأين على مراحل متعددة( والحمضيات اجمالا

 المرحلة الأولىKa1 = 7.5 x 10-4 (pKa1 M.Oويكشف عنها بدليل (3.1 =

 المرحلة الأخيرةKa3 = 3.9 x 10-8 (pKa3 ويكشف عنها بدليل (6.4 =

litmus

 وعلية عند معايرة محلول حمض الستريك بواسطة قاعدةNaOH يمكن أن تكون

للكشف عن نقطة التفاعل أو تكون M.Oإذا أستخدمنا دليل ( 1:1)نسبة التفاعل 

ph.phأو دليل litmusإذا استخدمنا دليل تباع الشمس ( 1:3)نسبة التفاعل 



مثال:

 عينة عضوية تحتوي على حمضOxalic( ملح أوكسلات الصوديوم يسبب

واحتيج لمعايرتها إلى ml 25اذيبت في حجم قدرة ( مشكلة تكون حصوات الكلى

13 ml من قاعدةNaOH 0.25تركيزها M ولهذا أحسب تركيز هذا الحمض

g/Lالعضوي بوحدة 

الحل:

إذا علمت أنه تم استخدام دليلph.ph.م للكشف عن نقطة التكافؤ فهذا يعني أنه ت

وهو بمعنى أن حمض الأوكسليك. اكتمال تفاعل المعايرة حتى المرحلة الثانية

يتأين بشكل COOH-حمض ضعيف ويحتوي على مجموعتين كاربوكسيل

فهذا يعني تفاعل كلا من .ph.phوفي حال استخدم دليل . متدرج على مرحلتين

:حسب التفاعل التاليCOOH-مجموعتي 

HOOC-COOH + 2 NaOH → NaOOC-COONa

       1نسبة التفاعلmol Oxalic acid : 2 mol NaOH



 عدد مولات الكاشف(NaOH          )0.25 x 13 = 3.25 mmol

 1.625 = 2 / 3.25عدد مولات حمض الأوكسليك mmol

 0.065 = 25 / 1.625تركيز حمض الأوكسليك M

وأخيرا

g/L = M x M Wt.

 = 0.065 x 90 = 5.85 g/L



 معايرة القواعد متعددة المجاميع القاعديةployfunctional bases



 لاحظ أغلب القواعد متعددة المجاميع القاعدية مثلCa(OH)2 وBa(OH)2 هي

لأمونيا قواعد قوية بينما القواعد الضعيفة العضوية أغلبها أحادية القاعدة مثل ا

للأحماض أو المقترنة( القواعد المرافقة)ولهذا يمكن استخدام . والبريدين والأنلين

ع القاعدية الضعيفة متعددة المجاميع الحمضية لتكون مثال للقواعد متعددة المجامي

(.بمعنى ملح الحمض الضعيف متعدد المجاميع الحمضية)

درجة القواعد المرافقة متعددة المجاميع القاعدية نجدها تتأين عبر عدة مراحل مت

(:ملح لحمض ضعيف)كما هو الحال مع كربونات الصوديوم 

Na2CO3 + H2O ↔ NaHCO3 + OH- + Na+ Kb1 = 2.1 x 10-4

NaHCO3 + H2O ↔ H2CO3 + OH- + Na+ Kb2 = 2.3 x 10-8

 وبما أن القيمةKb1/Kb2 1تساوي تقريبا x104 الأولى)فلهذا توجد نقطتي تكافؤ

حمض عند معايرة هذه القاعدة ب( في الوسط القاعدي والثاني في الوسط الحمضي

HCl





 معايرة المواد المترددةAmphiportic

وديوم تجدر الاشارة إلى أن بعض أملاح الاحماض الضعيفة مثل بيكربونات الص

NaHCO3 و بيفوسفات الصوديومNaH2PO4 تدعى بالمواد المترددة وهي تلك

س الوقت المركبات الكيميائية التي تملك خواص الأحماض وخواص القواعد في نف

ما بأن عل. ولهذا تسلك سلوك الحمض أو سلوك القاعدة حسب الوسط الموجودة فيه

(.H-OH)يمتلك هذه الميزة ايضا H2Oجزء الماء 

NaHCO3 + HCl ↔ H2CO3 + NaCl

NaHCO3 + NaOH ↔ Na2CO3 + H2O



 ومن ذلك أيضا الاحماض الأمينية ذات الأهمية البيولوجية القصوى مثلglycine

:تعتبر مواد مترددة

NH2CH2COOH + HCl ↔ NH3
+CH2COOH

NH2CH2COOH + NaOH ↔ NH2CH2COONa



 المعايرة الخلفيةback titration

قوي الصورة النموذجية للمعايرات التعادل أن تكون عملية المعايرة بين حمض

لبصرية وقاعدة قوية والسبب في ذلك يرجع لأن الكشف عن نقطة النهاية بالأدلة ا

. يكون واضح كما إن التفاعل الكيميائي يكون سريع 

د دليل لكن في بعض الحالات لا يمكن استخدام المعايرة المباشرة حيث قد لايوج

عند مناسب مثلا أو لتكون رواسب أو غير ذلك من المشاكل في عملية المعايرة و

(.الطريقة البديلة)ذلك يتم اللجوء إلى طريقة المعايرة الخلفية

 من ( المقدارمعلومة التركيز و)فكرة المعايرة الخلفية قائمة على زيادة كمية قليلة

. الحمض بعد الوصول إلى ما يعتقد أنه نقطة النهاية

 ي كل القاعدة بسبب تلاش)بعد ذلك يتم تقدير هذه الكمية الزائدة والتي لم تتفاعل

ة وبهذا حيث يتم معايرتها بواسطة قاعدة قوي( التي من المفترض تتفاعل معها

قوية تكون الصورة الظاهرية في المعايرة الخلفية أنها بين حمض قوي وقاعدة
.وهي الصورة المثالية



10كمية من كربونات الصوديوم حجمها : مثال ml تم معايرتها بواسطة حمض

HCl 0.1تركيزه M في وجود دليلph.ph. وبعد الوصول لنقطة النهاية تم

وهذه الكمية الزائدة ml 12.5إضافة كمية قليلة من الحمض ليصبح الحجم الكلي 

NaOHمن الحمض تم تقديرها عن طريق معايرتها بمحلول قياسي من قاعدة 

مما سبق أحسب التركيز الاصلي لكربونات ml 3وحجمها M 0.05تركيزها 

.الصوديوم

الحل:

 عدد مولاتHCl        0.1الكلية x 12.5 = 1.25 mmol

 عدد مولات القاعدة القوية= عدد مولات الحمض الزائدة

 عدد مولاتNaOH0.05 x 3 = 0.15 mmol

 عدد مولات = عدد مولات الكربونات الاصليةHClالمتفاعلة اصلا

 عدد مولاتNa2CO3( = عدد مولات القاعدة–عدد مولات الحمض)

1.25 – 0.15 =1.1 mmol

       0.11 = 10 / 1.1تركيز كربونات الصوديوم M



تمرين إضافي

 50محلول مائي حجمه ml يحتوي على كمية ذائبة من حمض الفينول

C5H5OH15ة حيث تم إضاف. تم تقديرها باستخدام طريقة المعايرة الخلفية ml

والكمية الزائدة من هذه القاعدة القوية تم M 0.25تركيزها Ba(OH)من قاعدة 

مما 0.1mتركيزه HNO3من حمض ml 11.7معايرتها عن طريق استخدام 

؟ppmة سبق أحسب تركيز الفينول في المحلول المائي بوحدة المولارية وبوحد



 تطبيقات معايرات التعادلapplication of acid-base titrations



لطبيعية أو تستخدم معايرات التعادل بشكل واسع جدا لتقدير العديد من المركبات ا

.  الصناعية ذات الصفة الحمضية أو القاعدية أو املاحها

 في حين ان بعض المركبات الاخرى المتعادلةneutral من ناحية الحمضية يمكن

الأحماض أو derivativeومعالجتها لتصبح أحد مشتقات convertتحويرها 

.مشيئة اللهالقواعد باستخدام طرق وتفاعلات كيميائية متنوعة كما سنذكره لاحقا ب

لأحماض لكن قبل ذلك يحسن أن نأخذ نبذه عن طرق تحضير المحاليل القياسية ل

.والقواعد

تحضير المحاليل القياسية للأحماض

أو )كما ذكرنا سابقا يجب أن تكون الكواشف أو المحاليل القياسية حمض قوي

لكن لخواصها المؤكسدة القوية HClO3أو H2SO4أو HClمثل ( قاعدة قوية

.  غير ثابته تعتبر هذه الاحماض ليست مواد قياسية أولية

لذا بعد تحضير محاليلها عن طريق التخفيف من محلول مركز من الحاويات

عن طريق standardizationالزجاجية ينبغي إجراء عملية تقييس أو تعيير 

.معايرتها ومفاعلتها مع محلول قياسي  لقاعدة مناسبة



ادة أغلب الاحماض يتم معايرتها بمحلول قياسي من كربونات الصوديوم وهي م

:قياسية أولية رخيصة الثمن وسهل الحصول عليها



Na2CO3+ HCl ↔ NaHCO3 + NaCl           with ph.ph. indicator

Na2CO3+ 2HCl ↔ H2CO3 + 2NaCl             with M.O indicator



 وبالجملة يفضل استخدام دليلM.O لأن التغيير عند نقطة التكافؤ في الـpH أكبر

يكون متدرج والتفاعل لم .ph.phما يمكن واكثر حدة كما إن تغير اللون مع دليل 

يكون M.Oبالإضافة لذلك وبحكم أن حجم الكاشف المستخدم مع دليل . يكتمل

م مما يقلل نسبة الخطأ الناتج من قياس الحج.ph.phضعف حجم الكاشف مع دليل 

.المستخدم

ومن أمثلة المواد القياسية الأولية الأخرى :

 (  البوراكس)قاعدة رباعي بورات الصوديوم

 أو مادةTris(HOCH2)3CNH2



تحضير المحاليل القياسية للقواعد

 حيث العينات الصلبة للقواعد القوية مثلNaOH أوKOH ليست مواد قياسية

قياسية لهذه أولية لأنها تمتص الرطوبة وبالتالي وزنها غير ثابت وكذلك المحاليل ال

وبالتالي تتكون البيكربونات CO2القواعد غير ثابته بسبب امتصاصها لغاز 

.كشوائب

أولية لهذا لا بد من عملية تقييس وتعيير محاليلها باستخدام أحماض قياسية

ي هي في المتوفرة تجاريا ورخيصة الثمن وذات الوزن الجزئي العالي نسبيا والت

: أغلبها أحماض عضوية ضعيفة مثل

 فثالات البوتاسيوم أحادية الهيدروجينKHP

أو حمض الأوكساليك أو حمض البنزويك أو حمض السلفاميك

 أو أيودات البوتاسيوم الهيدروجينيةKH(IO3)2



مثال:

 عينة من الحمض القياسي الأوليKHP 2تزن g أذيبت وخففت في دورق

NaOHوتم مفاعلتها بمحلول من ml 20ثم اخذ منها ml 250حجمي سعته 

.التي تم معايرتهاNaOHلذا أحسب التركيز المولاري لقاعدة ml 32.2حجمه 

الحل:

 حساب تركيزKHP (2 / 204 ) / 0.25 = 0.04 M

 عدد مولاتKHP 20في ml0.04 x 20 = 0.8 mmol

 عدد مولاتNaOH0.8 mmol

           0.025 = 32.2 / 0.8تركيز القاعدة القوية M



استخدام معايرات التعادل في تحليل المواد غير العضوية

عضوية التي تستخدم هذه الطريقة التحليلية لتقدير عدد كبير من المركبات غير ال

لها خواص حمضية أو قاعدية أو أملاحها وكذلك بعض المركبات الأخرى التي 

.يمكن تحويرها عبر اجراء معالجة كيميائية ملائمة

1- ) تقدير النتراتNO3
NO2والنتريتات -

وبالرغم من أن لها خواص قاعدية -

NH3ادر ضعيفة إلا ان الطريقة الافضل في تقديرها تتم عبر تحويرها إلى النش

.Alو Cuوذلك باختزالها عند طريق استخدام سبيكة من 

2- ) أملاح الأمونياNH4
لها يمكن معايرتها عبر تفاعلها أولا مع قاعدة قوية تحو+

.قاوالتي تقطر وتعاير حسب طريقة كاليدال التي سوف تشر لاحNH3إلى 

3- ) تقدير حمضية الماءacidity وهي مقياس لمدى قدرة الماء على معادلة

القادم من المداخن CO2مثلا المطر الحامضي الناتج من ذوبان غاز . القاعدة

. الضعيفH2CO3والسيارات ليكون حمض 

 كما يمكن تقدير الاحماض القوية مثلHCl وH2SO4 في مياه مخلفات المصانع

.ومياه مجاري المناجم



4- )كمية وهنا يتم تقدير الملح من خلال تحويره أولا إلى: تقدير الاملاح الكلية

وني مكافئة من الحمض أو القاعدة عبر تمرير الماء الملحي من خلال مبادل كاتي

بدلا من الكاتيونات الموجبة الموجودة +Hفي صورة حمضية وبالتالي ينتج أيون 

+K)في الملح  , Na+ , Ca2+.)

ملح أو باستخدام المبادل الانيويني يمكن تحويل الانيونات السالبة في ال(Cl- , 

NO3
- , CO3

+H)ومن ثم يمكن تقدير هذه الايونات -OHإلى أنيون( -2 , OH-  )

.بواسطة معايرات التعادل الملائمة



لية لعينة من استخدم مبادل كاتيوني في صورته الحمضية لتقدير الاملاح الك: مثال

م من عينة المياه عبر عامود المبادل الكاتيوني ثml 15مياه الشرب، فإذا مررت 

فأحسب التركيز M 0.05وتركيزها ml 12حجمها NaOHعويرت بقاعدة 

الكلي للأملاح

الحل:

 عدد مولاتNaOH0.05 x 12 = 0.6 mmol

 عدد مولات الاملاح المحولة إلىH+0.6 mmol

         0.04 = 15 / 0.6تركيز الاملاح الكلية M



تقدير المركبات العضوية باستخدام معايرات التعادل

ير إلى حدا ما زال استخدام طرق المعايرات الحجمية يشكل دور مستمر في تقد

العديد من المركبات العضوية إما عبر الطريقة المباشرة من خلال توظيف

. الخواص الحمضية أو القاعدية للمجاميع العضوية الفعالية

لعينات أو من خلال الطرق غير المباشرة عبر ما يسمى التحليل العنصري وذلك ل

.الصيدلانية والطبية والزراعية والصناعية والبيئية

 التقدير عبر المجاميع الفعالةfunctional groups

لطبيعية أو العديد من المجاميع العضوية الفعالة المنتشرة في المركبات العضوية ا

حليلها الاصطناعية تمتاز بان لها خواص حمضية او قاعدية ولهذا يمكن تقديرها وت

.عبر استخدام معايرات التعادل



1- )مجموعة الكاربوكسيل–COOH ومجموعة السلفونيك–SO3H 

ية هي من أكثر المجاميع الفعالة العضوية المسؤولة عن إعطاء الصبغة الحمض

.  للمركبات العضوية

 الرغم من ب( مثل حمض السيتريك)ينبغي التنبيه أن المركبات الكربوكسيلية

فة في حمضيتها الضعيفة المقبولة إلا أنها تعاني من مشكلة ذوبانيتها الضعي

المحاليل المائية 

يلة بإذابتها ولهذا يمكن إذابتها أولا في الايثانول ثم معايرتها أو استخدام الطرقة البد

.أولا في وسط قاعدي ثم تقديرها بواسطة المعايرة الخلفية

في المقابل معايرة الاحماض السلفونية أكثر سهولة لأن حمضيتها أعلى

.وذوبانيتها أفضل بكثير في الاوساط المائية



2- ) مجموعة الأمين–NH2

 ومن امثلتها الأيثيل أمينCH2CH2NH2 نجد هنا أن الامينات الالفاتية ذات

سهولة السلسة المفتوحة لها صفة قاعدية ضعيفة مقبولة لذا يمكن معايرتها ب

. بواسطة حمض قوي

 دا كما هو له صفة قاعدية ضعيفة ج( العطرية)وفي المقابل نجد الأمينات الحلقية

Kbالحال مع الانلين ومشتقاتها فمثلا قيمة ثابت التفكك لها منخفض جدا  ≈ 10-10

ل ولهذا يتم معايرة هذه الأمينات العطرية في أوساط غير مائية مثل حمض الخ

.الامائي مما يساعد في زيادة قاعديتها

3- ) مجموعة الهيدروكسيل–OH

تم الموجودة في الايثانول وحمض الفينول لها صبغة حمضية ضعيفة ولهذا ي

وذلك عن طريق Indirect titrationsاستخدام طرق  المعايرة غير المباشرة 

:عن طريق مفاعلته مع حمض الخل الامائيesterتحويل الكحول إلى إستر 

ROH + (CH3CO)2O → CH3COOR + CH3COOH

 وحمض الخل الناتج يعاير بواسطة قاعدة قوية مثلKOH حيث أن كمية حمض

.الخل الناتج تكافؤ كمية الكحول قيد التحليل



4- ) مجموعة الإسترR1COOR2

رها وهنا المركبات العضوية التي تحتوي على هذه المجموعة الفعالة يتم تقد

(.  المتعلق بتقدير الكحولات)بطريقة معاكسة للتفاعل السابق 

في هذه الحالة يتم تقدير المركب الإستري عن طريق كسر مجموعة الاستر

:بواسطة قاعدة قوية حيث ينتج كما هو متوقع حمض كربوكسيلي وكحول

R1COOR2 + OH- → R1COO- + R2OH

اعلت بالضبط وأخيرا تتم المعايرة بطريقة المعايرة الخلفية لتقدير القاعدة التي تف

.مع المركب الاستري

5- ) مجموعة الكاربونيلC=O

تها مع العديد من مركبات الالدهيدات والكيتونات يمكن تقديرها عن طريق مفاعل

:وفق التفاعل التاليhydroxylamine.hydrochlorideكاشف 

R1R2C=O + NH2OH.HCl → R1R2C=NOH + HCl + H2O

 ونتيجة لتكون مركبOxime تتحرر كمية من حمضHCl والتي يمكن

.معايرتها بواسطة قاعدية قوية مناسبة



مثال:

 نقاوة أحد المركبات الكيتونيةmethylethyl ketone3تم أخذ : قدرت كالتالي 

ml 50من العينة والتي أذيبت في ml ثم عويرت بزيادة من كاشف

NH2OH.HCl وكميةHCl المحررة عويرت بواسطة قاعدةNaOH تركيزها

1.0 M 32.7وحجمها mlن وعليه أحسب النسبة المئوية لنقاوة مركب الكيتو

g/mol 72ووزنه الجزئي g/ml 0.81المحضر مختبريا علما بأن كثافة المركب 

الحل:

            1.0عدد مولات القاعدة x 32.7 = 32.7 mmol

 32.7= عدد مولات المركب الكيتوني = عدد مولات الحمض mmol

    32.7وزن المركب الكيتوين x 72 = 2354 mg

= 2.35 g

          حجم الكيتون النقيV = wt / d

= 2.35 / 0.81 = 2.91 ml

          3 / 2.91نسبة النقاوة x 100 = 96.9 %



 تقدير المركبات العضوية عن طريق التحليل العنصريelemental analysis

خدام معايرات يمكن تقدير وتحليل العديد من المركبات العضوية والبيولوجية باست

صر غير التعادل بطريقة غير مباشرة عن طريق تحوير واشتقاق العديد من العنا

غير لتعطي قواعد أو أحماض( مثل الكربون والنيتروجين والكبريت)المعدنية 

. عضوية يمكن معايرتها بمعايرات التعادل

 وفي هذه الحالة نجري أولا خطوات المعالجة الاوليةpretreatment ليتم تحويل

convertالعنصر إلى الاحماض أو القواعد والمركبات التالية:

CSNCl, BrPF
CO2SO2NH3HCl, HBrH3PO4SiF4



تقدير المركبات العضوية النيتروجينية ( -أ(طريقة كاليدالKjeldahl )

زراعيا عنصر النيتروجين يوجد في العديد من المواد الهامة جدا صناعيا وطبيا و

.جراتوبيئيا مثل البروتينات والادوية والاسمدة والاصباغ والمخدرات والمتف

الت حتى لذلك تعتبر طريقة كاليدال التحليلية على درجة عالية من الاهمية ولا ز

حيث أنها automationالان تستخدم عبر تحويرها إلى طريقة تحليل آلية متقدمة 

ب واللحوم ومشتقات تعتبر الطريقة المثالية لتحليل وتقدير نسبة البروتين في الحبو

.الالبان

ر النيتروجين تقوم هذه الطريقة عبر خطوتين اساسيتين يتم في الاولى تحرير عنص

.  ثم تحويره إلى مركب الأمونيا

يك المركز في الخطوة الاولي يتم تفكيك العينة عن طريق استخدام حمض الكبريت

إلى غاز )والمسخن وهنا يتم تحرير عنصر النيتروجين وأكسدة عنصر الكربون 

CO2 ) وعنصر الهيدروجين(بخارH2O ) وكذلك أكسدة عنصر النيتروجين إلى

. NO2و NO3مركبات 

Organic N (C, H, N) O2, acid, heat→ CO2↑+ H2O + NH4
+





بعد ذلك تضاف عوامل حفازةcatalyst ( سبيكة منCu وAl ) لاختزال أكسايد

NH4النيتروجين إلى
عن طريق NH3والتي بدورها تحور إلى قاعدة النشادر +

(.  القاعدة القوية تطرد القاعدة الضعيفة من أملاحها)NaOHاضافة قاعدة 

NH4
+ + OH- → NH3(g) + H2O 

خاص يتم انتاج النشادر على هيئة غاز والتي عند تقطيرها وتجميعها في دورق

يسمى دورق كاليدال يحتوي على كمية زائدة ومعلومة التركيز من حمض 

HCl

 عن ( محللالتي تكافؤ كمية المركب النيتروجيني ال)ويتم تقدير كمية الأمونيا

.اسبطريق إجراء المعايرة الخلفية بواسطة محلول قاعدة قوية في وجود دليل من

قريبا في كل طائفة إذا كان المطلوب مثلا تقدير البروتينات فإن نسبتها ثابته ت: تنبيه

في الخطوة الاخيرة بالمعامل Nمن المواد الغذائية المحللة ولهذا نضرب وزن 

factorالتالي:

 (5.7)الحبوب (         6.38)مشتقات الالبان (            6.25)اللحوم

 جرام من البروتين تعطي جرام واحد من 6.25وهذا يعني مثلا أن كل

.النيتروجين



 تلخيص طريقة كاليدال



مثال:

 0.76عينة من الحبوب تزن gوتين حللت بواسطة طريقة كاليدال لإيجاد نسبة البر

HClمن حمض ml 50بعد هضم العينة، الأمونيا المقطرة جمعت في . فيها

وبمعايرة الجزء الزائد من الحمض بواسطة المعايرة الخلفية M 0.1تركيزه 

وعليه أحسب نسبة M 0.15تركيزها NaOHمن قاعدة ml 2.44احتيج إلى 

.البروتين في العينة

الحل:

         0.1عدد مولات الحمض الكلية x 50 = 5 mmol

      0.15عدد مولات القاعدة القوية x 2.44 = 0.366 mmol

 عدد مولات الأمونيا(N         )5 – 0.366 = 4.63 mmol

           4.63وزن النيتروجين  x 14 = 64.9 mg

         64.9وزن البروتين في الحبوب x 5.7 = 369.8 mg

        0.76 / 0.369نسبة البروتين في الحبوب x 100 = 48.7 %



تمرين إضافي:

 0.98عينة من الجبنة تزن gتين حللت بواسطة طريقة كاليدال لإيجاد نسبة البرو

 50حتوي بعد هضم العينة، تم تقطير الأمونيا وتجميعها في دورق كاليدال ي. فيها

ml من حمضHCl 0.1تركيزه M وبمعايرة الجزء الزائد من الحمض بواسطة

لذا M 0.12تركيزها NaOHمن قاعدة ml 22.8المعايرة الخلفية احتيج إلى 

.حدد نسبة البروتين في عينة الجبنة المحللة



(ب- )تقدير المركبات العضوية الكبريتية

ريق حرق يمكن تقدير المركبات الكيميائية المحتوية على عنصر الكبريت عن ط

في تيار (بدل الحرق الرطب كما في طريقة كاليدال)العينة بتقنية الحرق الجاف 

تجميعه ومن ثم غاز ثاني اكسيد الكبريت الناتج من عملية الحرق يتمO2من غاز 

:لتاليةبالتقطير في محلول مخفف من فوق أكسيد الهيدروجين وفق المعادلات ا

Organic S  O2, heat→ CO2↑+ H2O + SO2(g)

SO2 + H2O2 → H2SO4

وية حيث ومن ثم كمية حمض الكبريتيك المتكونة تقدر بواسطة معايرتها بقاعدة ق

.مكافئة كميا كمية المركب العضوي الكبريتيH2SO4تكون كمية 



نسبة نقاوة  أحد المضادات الحيوية وهو أحد أدوية السلفا : مثال

(sulfonamides )C6H4N2O2Sقدرت عن طريق تحوير عنصر الكبريت إلى

الناتج بقاعدة H2SO4وعند معايرة حمض . باستخدام الحرق الجافSO2غاز 

NaOH 0.125تركيزها M 48وجد أن تستهلك حجم مقداره ml من القاعدة لذا

g 0.51أحسب نسبة نقاوة الدواء إذا كان وزن العينة المحللة 

الحل:

          0.125عدد مولات القاعدة x 48 = 6 mmol

       1وحيث أن mol H2SO4 = 2 mol NaOH

     3 = 2 / 6عدد مولات حمض الكبريتيك mmol

 عدد مولات المركب الكبريتي= وبحكم أن عدد مولات الحمض

    3عدد مولات الدواء mmol

       3وزن الدواء x 168 = 504 mg

        0.510 / 0.504نسبة نقاوة الدواء x 100 

 = 99 %



تقدير المركبات العضوية الهالوجينية( -ج

 (  ر الكلورمثل عنص)بعد تفكيك المركب العضوية وتحوير العنصر الهالوجيني

:على هيئة أبخرة تجمع في محلول مائيHClينتج مركب 

HCl(g) + H2O ↔ H3O
+ + Cl-

ة قويةوبالتالي يتم معايرة المحلول المائي الحمض بواسطة محلول كاشف لقاعد.



(د- )تقدير المركبات العضوية الفسفورية

عنصر الفسفور بعد تفكيك المركب الكيميائي يمكن بنفس الطريقة السابقة تحوير

P إلى مركب حمضH3PO4 والمحلول المائي لهذا الحمض الضعيف يعاير

.بواسطة قاعدة قوية



 معايرات الترسيبprecipitation titration


