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ي و محاليل الحموض
ي و محاليل الحموضالرقم الهيدروجي�ن
الرقم الهيدروجي�ن

و القواعد القويةو القواعد القوية  

الكتلة و عدد المولاتالكتلة و عدد المولات
مفاهيم

	 ..)kg( أو الكيلوجرام )g( الكتلة هي مقدار ما يحتويه الجسم من مادة تقاس عادة بوحدة الجرام :)Mass( الكتلة

الكتلة المولية )Molar Mass( : الكتلة المولية هي الكتلة الجزيئية لمادة معينة، محسوبة بوحدة الجرام لكل . 	

ي الجزيء.
........... مول )g/mol(. تمثل الكتلة المولية مجموع الكتل الذرية لجميع الذرات �ف

عدد المولات )Moles(: المول هو وحدة قياس كمية المادة، ويمثل عددًا محددًا من الجسيمات مثل الذرات أو . 	

............ الجزيئات، وهو يساوي تقريبًا 10²³ × 6.022  )عدد أفوجادرو(.

      أمثلة

             .......... 10g فإن الكتلة ببساطة هي ،HB 20 من الحمضg و HA 10 من الحمضg إذا كان لدينا : )Mass( ول   الكتلة ال ال�أ الم�ث

. و 20g على التوالي

ض أن الكتلة المولية للحمض HA هي g/mol 50، وللحمض         ..........            �ي  الكتلة المولية )Molar Mass( :     لنف�ت
ن ا� ال ال�ث الم�ث

.  100g/mol  هي HB

. 50g/mol تساوي HA الكتلة المولية للحمض  :HA الحمض

.50g فإن كتلة هذا المول ستكون ،HA 1 منmol ي أنه إذا كان لديك هذا يع�ف

.50g فإن الكتلة الكلية لهذه الجزيئات ستكون ،HA بعبارة أخرى، إذا كان لديك عدد أفوجادرو  )10²³ × 6.022(  من جزيئات

.g/mol 100 تساوي HB الكتلة المولية للحمض  :HB الحمض

.100g  فإن كتلة هذا المول ستكون ،HB 1 منmol ي أنه إذا كان لديك هذا يع�ف

.  100g فإن كتلتها ستكون ،HB بعبارة أخرى، إذا كان لديك نفس العدد من الجزيئات )10²³ × 6.022( من جزيئات

: ال�ث  عدد المولات )Moles( :   إذا كان لدينا 10g من الحمض HA، يمكننا حساب عدد المولات كالتالي ال ال�ث الم�ث

              M
n =  
               V

              10
n =  
               50

0.2mol

              M
n =  
               V

              20
n =  
               100

0.2mol

ي هذا المثال، لدينا 0.2mol  من كل من HA وHB، على الرغم من 
�ف

أن كتلتيهما مختلفتان.
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 0.2mol 0.2. وبالمثل، إذا قمنا بإذابةM ن سيكون ك�ي ي ل�ت واحد من الماء، فإن ال�ت
: إذا قمنا بإذابة 0.2mol من الحمض HA �ن ن ك�ي ال�ت

.0.2M ن أيضًا سيكون ك�ي ي ل�ت واحد من الماء، فإن ال�ت
من الحمض HB �ن

.HB تساوي نصف كتلة مول واحد من HA ي هذا المثال هو أن كتلة مول واحد من
ن HA وHB �ن ن الحمض�ي الفرق الأساسي ب�ي

ن سيكون متساويًا. ك�ي ي نفس الحجم من المحلول، فإن ال�ت
لكن إذا قمنا بإذابة نفس عدد المولات من كل حمض �ن

ن الكميات: العلاقة ب�ي

m=Mr × n            

    .)g( بوحدة الجرام )Mass( الكتلة :m    

    .)g/mol( بوحدة الجرام لكل مول )Molar Mass( الكتلة المولية :M    

    .)Moles( عدد المولات :n    

               m
n =  
               Mr

                  m
Mr  =  
                   n

ف يع�ب عن كمية المادة المذابة )مثل عدد المولات من  ك�ي ي مذيب )مثل الماء(، فإن ال�ت
ن : عندما نذيب مادة صلبة مثل السكر أو الملح �ف ك�ي ال�ت

ف من المحلول )مثل 1 ل�ت من الماء((. ي حجم مع�ي
السكر �ف

ة من المذيب، وبالتالي المحلول يكون “مركزا”. ي كمية صغ�ي
ة من المذاب موجودة �ف ي أن كمية كب�ي ف عاليا ، فهذا يع�ف ك�ي إذا كان ال�ت

ة من المذيب، وبالتالي المحلول يكون “مخففا”. ي كمية كب�ي
ي أن كمية قليلة من المذاب موجودة �ف ف منخفضًا، فهذا يع�ف ك�ي إذا كان ال�ت

               n
M =  
               V

 عدد المولات        
       
الحجم            

ال : جد تركيز محلول تم تحضيره بإذابة gم²⁻10×1.8 من حمض الهيدروكلوريك )HCl( في محلول حجمه 360ml، علمًا أن 
س�أ

36g/mol الكتلة المولية لحمض الهيدروكلوريك هي

n =
M

Mr
n =

1.8× 10−2

36
= 5× 10−4 mol

V = 360mL = 0.360L [ ] =
n

V
=

5× 10−4

0.360
≈ 1.39× 10−3 mol/L

1

الحل

 للمزيد من التمارين والأسئلة زوروا موقعنا

موقع نصيحة التعليمية

 انضم إلينا الآن وابدأ التمرن

C
B

B
D

M
R

L
R



ورة
ر قد

 ثام
ستاذ

الأ

الأولى
خة 

 النس

ورة
ر قد

 ثام
ستاذ

الأ

الأولى
خة 

 النس

4

التأين الذاتي للماءالتأين الذاتي للماء
ي نفسه. 

ي الماء الن�ت
التعريف هو سلوك بعض جزيئات الماء كحمض، وبعضها الآخر كقاعدة �ن

، إلا أن القياســات الدقيقــة للموصليــة الكهربائيــة تشــ�ي إل أنــه يمكــن للمــاء أن يوصــل التيــار  ي
ي بأنــه غــ�ي موصــل للتيــار الكهربــا�ئ

يوصــف المــاء النــ�ت
ي بدرجــة ضئيلــة جــداً. هــذا يشــ�ي إل احتوائــه عــلى نســبة ضئيلــة مــن الأيونــات الناتجــة مــن تفاعــل جزيئــات المــاء فيمــا بينهــا. يمكــن 

الكهربــا�ئ

ف يمكــن لجــزيء مــاء آخــر أن  ي حــ�ي
ـهــذا يســلك ســلوك الحمــض، �ف لجــزيء المــاء أن يمنــح بروتــون ويتحــول إل أيــون الهيدروكســيد  ⁻OH ، وبـ

ف متســاوٍ مــن أيونــات  يســتقبل بروتــون ويتحــول إل أيــون الهيدرونيــوم ⁺H₃O ، وبــهــذا يســلك ســلوك القاعــدة. وعليــه، فــإن المــاء يحتــوي عــلى تركــ�ي

ي للمــاء ، حيــث تســلك بعــض جزيئــات المــاء كحمــض وبعضهــا 
الهيدرونيــوم وأيونــات الهيدروكســيد ⁻OH . يُطلــق عــلى هــذا الســلوك التأيــن الــذا�ت

ي الماء نفسه، والمعادلة الآتية توضح ذلك:
الآخر كقاعدة �ف

؛ ويمكن دمجه مع ثابت الاتزان، ويُع�ب عنه بثابت جديد يسمى ثابت تأين 
ً
ف الماء يب�ت ثابتا ض أن ترك�ي ونظراً إل أن تأين الماء قليل جداً ، نف�ت

الماء ، ويُرمز له )KW(، ويُعرف أنه ثابت الاتزان لتأين الماء، وقد وجد أنه يساوي عند درجة حرارة 25 سيليسيوس

: ي
¹⁴⁻ 10 × 1 ، ويُع�ب عنه على النحو الآ�ت

KW = [H₃O⁺][OH  ̄] = 1×10⁻¹⁴

ف هذه الأيونات إل  ك�ي يرتبط أيون ⁺H₃O بمفهوم الحمض ، بينما يرتبط أيون  ̄  OH  بمفهوم القاعدة، ويمكن تصنيف المحاليل تبعًا ل�ت

ف الجدول. محاليل حمضية أو قاعدية أو متعادلة، كما يُب�ي

ي
حم�ف 1×10⁻¹² 1×10⁻²

متعادل 1×10⁻⁷ 1×10⁻⁷

قاعدي 1×10⁻⁴ 1×10⁻¹⁰

الحل
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، قاعدي، أو متعادل: ي
ال :  صنّف المحاليل الآتية إلى حم�ن

س�أ

[OH⁻] = 5 × 10⁻²  ❹       [OH⁻] = 10 × 10⁻⁷ ❸   [H₃O⁺] = 1 × 10⁻⁷ ❷   [H₃O⁺] = 5 × 10⁻³ ❶

قاعدي: 4 : 	      متعادل: 	      قاعدي: 	   ي
الإجابة:      حم�ن

ن [⁺H₃O] باستخدام العلاقة: ي للماء، احسب ترك�ي
ي عملية التأين الذا�ت

ال : �ن
س�أ

ي على نسبة ضئيلة من الأيونات.
ال :  علل: يحتوي الماء الن�ت

س�أ

ي للماء، حيث يمكن لجزيء ماء أن يمنح بروتون ويتحول إلى أيون الهيدروكسيد )⁻OH(، وبــهذا يسلك 
الحل : بسبب ظاهرة التأين الذا�ت

ســلوك الحمــض بينمــا يمكــن لجــزيء مــاء آخــر أن يســتقبل بروتــون ويتحــول إلى أيــون الهيدرونيــوم )⁺H₃O(، وبــهــذا يســلك ســلوك القاعــدة.

KW = [H3O
+][OH−] = 1× 10−14

[H3O
+] = [OH−] [H3O

+]2 = 1× 10−14

[H3O
+] =

√
1× 10−14 [H3O

+] = 1× 10−7 M

1

الحل

مبدأ لوشاتلييهمبدأ لوشاتلييه
ا 

ً
ي الماء، يتأين وينتج أيون الهيدرونيوم ⁺H₃O وأيون

ي التفاعل. فعند إذابة الحمض �ف
وتون �ف ترتبط قوة الحمض بقدرته على التأين ومنح ال�ب

ي 1L من الماء، يتأين كليًا،
ف أيونات ⁺H₃O. على سبيل المثال، عند إذابة 1mol من الحمض HCl �ف آخر سالبًا، مما يؤدي إل زيادة ترك�ي

ي المعادلة الآتية:
 كما �ف

ي حالة اتزان مع جزيئات الماء غ�ي المتأينة، كما يتضح 
ولما كان الماء يحتوي على أيونات الهيدرونيوم ⁺H₃O وأيونات الهيدروكسيد ⁻OH �ف

.OH⁻ ف أيونات اح - وفقًا لمبدأ لوتشاتلييه - نحو اليسار، وبذلك يقل ترك�ي ف ي الماء ي�ف
ي للماء، فإن موضع الاتزان �ف

من معادلة التأين الذا�ت

ها الناتج من تأين الحمض القوي، فإننا نهمل  ف ك�ي ا جدًا مقارنة ب�ت ً ي للماء يكون صغ�ي
ف أيونات ⁺H₃O الناتجة من التأين الذا�ت ونظرًا إل أن ترك�ي

ي للماء، ونعد الحمض المصدر الرئيس لهذه الأيونات. كما يب�ت ثابت تأين الماء Kw ثابتًا.
⁺H₃O الناتجة من التأين الذا�ت

H₂O + HCL    H₃O ⁺ + Cl⁻

H₂O + H₂O  H₃O ⁺ + OH⁻

مبدأ لوتشاتلييه

ف ]⁻OH[ للحفاظ ي معادلة الماء، ,و يقلل من ترك�ي
عند إضافة حمض قوي للماء، يزاح التوازن نحو اليسار �ف

.)Kw( ي للماء
 على ثابت التأين الذا�ت
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.64g/mol أن الكتلة المولية للنحاس هي 
ً
1_  احسب عدد المولات في قطعة من النحاس كتلتها 128g ، علما

0.2mol )د    20mol )ج    0.5mol )ب      2mol )أ

.36g/mol هي  HCI 7 ، علما أن الكتلة المولية لـ	0g كتلتها HCI 2_  عدد المولات في عينة من

0.2mol )د    20mol )ج    0.5mol )ب      2mol )أ

56g/mol هي KOH 30، علما أن الكتلة المولية لـmol التي تحتوي على KOH 3_  كم كتلة

560g )د    1680g )ج    1.8g )ب      168g )أ

10L 2 من السكر في  الماء لتحضير محلول حجمهmol 4_  ما هو تركيز محلول من السكر تم تحضيره بإذابة

0.2mol )د    20mol )ج    0.5mol )ب      2mol )أ

الحل
9 8 7 6 5 4 3 2 1
ج د ج ج أ د ج ج أ

3mol 1.5 ويحتوي علىL لمحلول حجمه NaCl 5_    ما هو التركيز المولاري من

0.2mol )د    20mol )ج    0.5mol )ب      2mol )أ

6_  كتلة السكر اللازمة لتحضير محلول حجمه 100ml بتركيز 0.5mol/L، علما أن الكتلة المولية للسكر هي 340g/mol؟

170g )د     17g )ج    680g )ب      68g )أ

8_  عند إضافة حمض HCl إلى الماء فإنه حسب مبدأ لوتشاتلييه؟

ب( يزداد ]⁻H₃O⁺[ & ]OH[ يقل   أ( يزداد ]⁻H₃O⁺[ & ]OH[ تزداد       

د( ]⁻OH[ يقل ج( يقل ]⁻H₃O⁺[ & ]OH[ تزداد    

7_  عند إضافة HCl إلى الماء، فإن [⁻OH] يقل، وذلك حسب مبدأ:

د( لويس ج( لوتشاتلييه    ب( برونستد-لوري    أ( أرهينيوس     

9_ في محلول حمض قوي، المصدر الرئيسي لأيونات ⁺H₃O؟

ي للحمض
ج( التأين الكلىي للحمض        ج( التأين الذا�ت ي للحمض  

ي للماء    ب( التأين الجز�ئ
أ( التأين الذا�ت

ركز

أفهم

حلل

حل
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محاليل الحموض القوية والحساباتمحاليل الحموض القوية والحسابات
ي الماء، يحدث التأين الكامل للحمض، مما يؤدي إل تكوين أيونات 

عند إذابة حمض قوي �ف

.)A⁻( وأيونات الحمض السالبة )H⁺( ف الهيدروج�ي

.)H₃O⁺( ف فورًا مع جزيئات الماء لتكوين أيونات الهيدرونيوم تتفاعل أيونات الهيدروج�ي

ن الحمض القوي )HA( المضاف. ك�ي ي المحلول مساويًا ل�ت
ن )H₃O( �ن نتيجة لذلك، يكون ترك�ي

 نستنتج من ذلك

[HA]=[H₃O⁺] Kw=[OH⁻][H₃O⁺]

ا�ت حسا�ب

ي 100ml من الماء؟
يك )HNO₃( �ن ن أيونات [⁻OH] الناتجة عن إذابة 1.26g من حمض الني�ت ال :  ما هو ترك�ي

س�أ

.63g/mol يك هي  بأن الكتلة المولية لحمض الني�ت
ً
علما

ي محلول حمض الهيدروبروميك )HBr( يساوي mol/Lم10⁻³×	 ،
ن [⁻Br] �ن ال :  إذا كان ترك�ي

س�أ

ي نفس المحلول؟
ن [⁻OH] �ن  فما هو ترك�ي

حل

حل

H₂O + HNO₃    H₃O ⁺ + NO₃⁻

H₂O + HBr    H₃O ⁺ + Br⁻

[H3O
+] = [Br−] = 2× 10−3 mol/L | [H3O

+] · [OH−] = 1× 10−14

[OH−] =
1× 10−14

[H3O
+]

| [OH−] =
1× 10−14

2× 10−3

[OH−] = 5× 10−12 mol/L

1

n(HNO3) =
m(HNO3)

Mr(HNO3)
, n(HNO3) =

1.26

63
= 0.02mol

[H3O
+] =

n(HNO3)

V
, V = 100mL = 0.1L | [H3O

+] =
0.02

0.1
= 0.2mol/L

[H3O
+] · [OH−] = Kw = 1× 10−14 | [OH−] =

Kw

[H3O
+]

=
1× 10−14

0.2

[OH−] = 5× 10−14 mol/L

1



ورة
ر قد

 ثام
ستاذ

الأ

الأولى
خة 

 النس

ورة
ر قد

 ثام
ستاذ

الأ

الأولى
خة 

 النس

8

 ،2L علمًا بأن حجم المحلول ،H₃O⁺ ن ن ⁻OH يعادل ربــع ترك�ي ال :  احسب كتلة HClO₄ اللازمة لتحض�ي محلول يكون فيه ترك�ي
س�أ

.100g/mol تساوي )HClO₄( كلوريك والكتلة المولية لحمض الب�ي

[OH−] =
1

4
[H3O

+] | [H3O
+] · [OH−] = Kw = 1× 10−14

[H3O
+] · 1

4
[H3O

+] = 1× 10−14 | [H3O
+]2

4
= 1× 10−14

[H3O
+]2 = 4× 10−14

[H3O
+] =

√
4× 10−14 = 2× 10−7 mol/L | n = [H3O

+] · V

n = (2× 10−7) · 2 = 4× 10−7 mol

M = n ·Mr

M = (4× 10−7) · 100 = 4× 10−5 g

1

    .H₃O⁺ ف أيونات ف أيونات ⁻OH يعادل ربــع ترك�ي ترك�ي

    . Kw باستخدام ثابت H₃O⁺ ف أيونات يتم حساب ترك�ي

ف والحجم.     ك�ي حساب عدد مولات الحمض بناءً على ال�ت

حساب كتلة الحمض باستخدام عدد المولات والكتلة المولية.    

ن [⁻OH] إلى نصف قيمته الأصلية؟ ال : كم جرامًا من HClO يجب أن نضيفه إلى المحلول لتقليل ترك�ي
س�أ

ن [⁻OH] فيه يساوي mol/Lم10⁻13×	 . علمًا بأن الكتلة المولية لـ HClO تساوي 100g/mol، وحجم المحلول 2L، وترك�ي

ف ]⁻OH[ إل نصف قيمته الأصلية باستخدام العلاقة:   : يتم تقليل ترك�ي ي
ف ]⁻OH[ النها�ئ  1. حساب ترك�ي

ي / 2.
ي = ]⁻OH[ الابتدا�ئ

    ]⁻OH[ النها�ئ

. ي
ي والابتدا�ئ

ف ]⁺H₃O[ النها�ئ ي للماء )]⁻Kw = ]H₃O⁺[ × ]OH(، يتم حساب ترك�ي
ف ]⁺H₃O[: باستخدام ثابت التأين الذا�ت  2. حساب ترك�ي

ي يعطي مقدار التغ�ي المطلوب.
ي والابتدا�ئ

ف ]⁺H₃O[ النها�ئ ف ترك�ي ف ]⁺H₃O[: الفرق ب�ي ي ترك�ي
 3. حساب التغ�ي �ف

ف ]⁺H₃O[، يتم حساب عدد مولات الحمض )n( ومن ثم حساب كتلته باستخدام العلاقة:   ي ترك�ي
 4. حساب كتلة HClO: باستخدام التغ�ي �ف

   الكتلة = n × الكتلة المولية.

[OH−]initial = 1×10−13 mol/L | [OH−]final =
[OH−]initial

2
=

1× 10−13

2
= 5×10−14 mol/L

[H3O
+] · [OH−] = Kw = 1× 10−14 | [H3O

+] =
Kw

[OH−]

[H3O
+]initial =

1× 10−14

1× 10−13
= 1×10−1 mol/L | [H3O

+]final =
1× 10−14

5× 10−14
= 2×10−1 mol/L

∆[H3O
+] = [H3O

+]final − [H3O
+]initial = 2× 10−1 − 1× 10−1 = 1× 10−1 mol/L

n = ∆[H3O
+] · V | n = (1× 10−1) · 2 = 2× 10−1 mol

M = n ·Mr | M = (2× 10−1) · 100 = 20 g

1

mm

mm

mmmm
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محاليل القواعد القوية – ملفاهيممحاليل القواعد القوية – ملفاهيم
ي  الماء، وتتأين بشكل كامل 

ع بأيونات الهيدروكسيد )⁻OH( عند إذابتها �ف القواعد القوية هي مواد كيميائية قادرة على الت�ب
ي المحلول.

ي أن القاعدة القوية تذوب بالكامل إل الأيونات  المكونة لها �ف . هذا يع�ف ي
ي المحلول الما�ئ

�ف

     خصائص القواعد القوية:

ي المحلــول.        
ف أيونــات ⁻OH بشــكل كبــ�ي �ف ي المــاء، ممــا يزيــد مــن تركــ�ي

التأيــن الكامــل:    تتأيــن القواعــد القويــة بشــكل كامــل �ف

ي تــم إذابتهــا.     ف القاعــدة الــ�ت كــ�ي  ل�ت
ً
ف أيونــات ⁻OH مســاويا ن أيونــات الهيدروكســيد:     بســبب التأيــن الكامــل، يكــون تركــ�ي تركــ�ي

قيــم pH العاليــة:    محاليــل القواعــد القويــة تكــون ذات قيــم pH مرتفعــة، ممــا يــدل عــلى أن المحلــول قاعــدي بقــوة.    

الصيغة الكيميائية اسم القاعدة
KOH هيدروكسيد البوتاسيوم
LiOH هيدروكسيد الليثيوم
NaOH هيدروكسيد الصوديوم

ي 1L من الماء، تتأين 
ة. فعند إذابة 1mol من NaOH �ف ي الماء، ويتحرر أيون الهيدروكسيد )⁻OH( إل درجة كب�ي

 �ف
ً
تذوب القواعد القوية كليا

ي المعادلة الآتية:
ف ⁻OH ، كما �ف ، مما يؤدي إل زيادة ترك�ي

ً
القاعدة كليا

. وهذا بدوره  ف القاعدة القوية NaOH لأنها تتأين كلياً ك�ي  ل�ت
ً
ي المحلول مساويا

ف أيونات -OH �ف ، يمكننا اعتبار ترك�ي ي
 لهذا التفاعل الكيميا�ئ

ً
ووفقا

ي المحلول.
ف  ⁻OH  �ف يؤدي إل زيادة ترك�ي

[OH⁻] = [القاعدة]    : وبالتالي يمكننا كتابة العلاقة على الشكل التالي

[OH⁻] = [NaOH] = 0.1mol/L ف NaOH يساوي 0.1mol/L، فإنه يصبح لدينا:   ولأن ترك�ي

Kw = ]H₃O⁺[ × ]OH⁻[   : ي المحلول باستخدام ثابت التأين للماء )Kw( كما يلىي
ف أيونات ⁺H₃O �ف يمكن حساب ترك�ي

ف أيونات الهيدروكسيد. حيث أن:     Kw هو ثابت التأين للماء.      ]⁻OH[ هو ترك�ي

[H₃O⁺] = Kw / [OH⁻]    : وبالتالي

NaOH    Na⁺ + OH⁻

ي 1L من 
ن عن إذابة 0.1mol من KOH �ن ن [⁻OH] و [⁺H₃O] الناتج�ي ال : احسب ترك�ي

س�أ

[OH−] =
0.1mol

1L
= 0.1mol/L | [H3O

+] · [OH−] = Kw = 1× 10−14

[H3O
+] =

Kw

[OH−]
| [H3O

+] =
1× 10−14

0.1
= 1× 10−13 mol/L

1
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ي 200ml من 
ه بإذابة 8g من بلورات هيدروكسيد الصوديوم )NaOH( �ن ي محلول تم تحض�ي

ن [⁻OH] و [⁺H₃O] �ن ال : احسب ترك�ي
س�أ

.40g/mol تساوي NaOH علمًا بأن الكتلة المولية لـ الماء. 
M = 8g, Mr(NaOH) = 40 g/mol, V = 200mL = 0.2L

n =
M

Mr
=

8

40
= 0.2mol | [OH−] =

n

V
=

0.2

0.2
= 1mol/L

[H3O
+] · [OH−] = Kw = 1× 10−14

[H3O
+] =

Kw

[OH−]
=

1× 10−14

1
= 1× 10−14 mol/L

1

ال : بالاستفادة من الجدول المجاور الذي يمثل الكتل المولية للعناصر، احسب كم جرامًا من NaOH يجب إضافته إلى 2L من الماء 
س�أ

.√Kw  	000 فيه يساوي [OH⁻] ن لتكوين محلول يكون ترك�ي
الكتلة المولية العنصر

23 Na

16 O

1 H

Mr(NaOH) = Mr(Na) +Mr(O) +Mr(H) = 23 + 16 + 1 = 40 g/mol

Kw = 1× 10−14,
√

Kw = 1× 10−7, [OH−] = 1000 ·
√
Kw = 1× 10−4 mol/L

n = [OH−] · V, n = (1× 10−4) · 2 = 2× 10−4 mol

m = n ·Mr(NaOH), m = (2× 10−4) · 40 = 8× 10−3 g = 0.008 g

1

الرقم الهيدروجيني - المفهومالرقم الهيدروجيني - المفهوم

ي )pH( هو مقياس يحدد درجة حموضة أو قاعدية المحلول.
الرقم الهيدروجي�ن

    .)H₃O⁺( الهيدرونيــوم  أيونــات  ن  تركــ�ي يزيــد  حيــث   ، ي
حمــ�ن المحلــول  أن  إلى  يشــ�ي   )7 مــن  )أقــل  المنخفــض  ي 

الهيدروجيــ�ن الرقــم 

    .)OH⁻( الهيدروكســيد  أيونــات  ن  تركــ�ي يزيــد  حيــث  قاعــدي،  المحلــول  أن  إلى  يشــ�ي   )7 مــن  )أكــ�ث  المرتفــع  ي 
الهيدروجيــ�ن الرقــم 

    . ي
ن أيونات [⁻OH]، مثل الماء الن�ت ك�ي  ل�ت

ً
ي الذي يساوي 7 يش�ي إلى أن المحلول متعادل، حيث يكون [⁺H₃O] مساويا

الرقم الهيدروجي�ن

 	 أو 	 أو 	(، كان المحلول أك�ث حمضية.    
ً
مقياس حموضة المحلول: كلما انخفض الرقم )مثل

 		 أو 		 أو 		(، كان المحلول أك�ث قاعدية.    
ً
مقياس قاعدية المحلول: كلما ارتفع الرقم )مثل

ي تش�ي إلى أن المحلول متعادل.    
منتصف المقياس )pH = 7(: هو نقطة التوازن ال�ت

mm

mm
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:pH إلى محلول، فإن قيمة HCl عند إضافة حمض _	

د. لا يوجد علاقة ج. تب�ت ثابتة    ب. تتناقص    أ. تزداد     

:pH إلى محلول، فإن قيمة NaOH 2_  عند إضافة قاعدة مثل

د. لا يوجد علاقة ج. تب�ت ثابتة    ب. تتناقص    أ. تزداد     

	_  إذا أضفنا كمية من حمض إلى تربة زراعية، فإن الرقم الهيدروجيني )pH( للتربة:

د. يصبح متعادلًا ج. لا يتأثر   ب. يصبح أك�ث قاعدية    أ. يصبح أك�ث حموضة    

4_  إذا أضفنا قاعدة إلى تربة زراعية، فإن الرقم الهيدروجيني )pH( للتربة:

د. يصبح متعادلًا ج. لا يتأثر   ب. يصبح أك�ث قاعدية    أ. يصبح أك�ث حموضة    

الحل
10 9 8 7 6 5 4 3 2 1
ب د ج ب ب ب ب أ أ ب

5_    تأثير إضافة حمض HCl على تركيز [⁻OH] في المحلول:

د. لا يوجد علاقة ج. تب�ت ثابتة    ب. تتناقص    أ. تزداد     

:[OH⁻] وتركيز pH إلى محلول، ماذا يحدث لقيمة HCl _  عند إضافة 	0

ب. pH تتناقص و]⁻OH[ تتناقص أ. pH يزداد و]⁻OH[ تتناقص       
د. لا يوجد علاقة ج. pH تتناقص و]⁻OH[ تزداد    

6_ إذا كانت قيمة الـ pH للمحلول تساوي 		، فإن هذا المحلول:

د( مرکز ج( متعادل    ب( قاعدي    ي   
 أ( حم�ف

7_ إذا كانت قيمة الـ pH للمحلول تساوي ،	 فهذا يعني أن تركيز HD في المحلول:

د( صفر    ]OH⁻[ ج( أقل من   ]OH⁻[ ب( يساوي    ]OH⁻[ أ( أعلى من

pH 8_ عندما تقل قيمة تركيز أيون الهيدرونيوم في محلول، فإن قيمة

د( تصبح 7 ج( تزداد     ب تب�ت ثابتة    أ( نقل     

9_ محلولان من حمض ،HI قيمة pH للمحلول الأول 	 وقيمة pH للمحلول الثاني 5. فأي مما يلي خاطئ:

pH ي أعلى          د( إضافة ماء للأول يقلل
ف ⁻OH للثا�ف ي يزيد pH         ب ترك�ي

ف ⁺H₃O للأول أعلى       ج( إضافة ماء للثا�ف )أ( ترك�ي
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تكرار متباعد : هل الماء حمض لويستكرار متباعد : هل الماء حمض لويس

ونات لتكوين رابطة تناسقية. ي قادر على قبول زوج من الإلك�ت
حمض لويس هو أي مركب كيميا�ئ

ونات غ�ي الرابطة لتكوين رابطة تناسقية. ي قادر على منح زوج من الإلك�ت
قاعدة لويس: هي أي مركب كيميا�ئ

.)H⁺ ( أو ذات شحنة موجبة )مثلBF₃ ي )مثل
أشهر أمثلة أحماض لويس هي مركبات تحتوي على ذرات غ�ي مكتملة الثما�ف

. ن ونات الحرة على ذرة الأكسج�ي ن من الإلك�ت  على قاعدة لويس بسبب وجود زوج�ي
ً
الماء )H₂O( يعد مثال

     مقارنة الماء مع أحماض لويس:

:)BF₃( ي فلوريد البورون
1. ثلا�ث

ي بعد التفاعل مع الفلور.        ي غلافها الخار�ب
ونات فقط �ف حمض لويس: BF₃ هو حمض لويس لأنه يحتوي على ذرة بورون لديها ستة إلك�ت

. ي ونات لإكمال غلافه الخار�ب .    هذا يجعله قادرًا على قبول زوج من الإلك�ت

ونات يمكنه .        ونات إضافية. بل يمتلك أزواجًا من الإلك�ت الماء: على العكس من BF₃، الماء لديه غلاف مكتمل ولا يحتاج إلى إلك�ت

ع بها، لذلك يعمل كقاعدة لويس. .    الت�ب

:)H⁺( ف      2. أيون الهيدروج�ي

ونات ليصبح مستقرًا.     ونات ويبحث عن زوج إلك�ت ف )⁺H( هو حمض لويس لأنه يفتقر إل الإلك�ت حمض لويس: أيون الهيدروج�ي

ونات لتكوين ⁺H₃O، مما يعزز دور الماء كقاعدة لويس.     الماء: يمكن للماء أن يتفاعل مع ⁺H بتقديم زوج من الإلك�ت

ي ظروف معينة؟
هل يمكن أن يكون الماء حمض لويس �ن

، لا يُعت�ب الماء حمض لويس. ومع ذلك، هناك بعض الحالات النادرة والمعقدة حيث يمكن أن يعمل الماء كحمض لويس.
ً
عادة

 للمزيد من التمارين والأسئلة زوروا موقعنا

موقع نصيحة التعليمية

 انضم إلينا الآن وابدأ التمرن

C
B

B
D

M
R

L
R
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حساب الرقم الهيدروجيني من التركيزحساب الرقم الهيدروجيني من التركيز
 حالياً، يتم تقديم شرح التأسيس اللوغاريتمي

 على موقعنا موقع النصيحة التعليمي

لا تفوّت الفرصة

ن mol/Lم²⁻10×2.5 ، علمًا بأن: ك�ي ي )pH( لمحلول حمض HCl ب�ت
ال : احسب الرقم الهيدروجي�ن

س�أ

.log)2.5( = 0.4[H3O
+] = 2.5× 10−2 mol/L | pH = − log [H3O

+]

pH = − log (2.5× 10−2)

pH = −
(
log (2.5) + log (10−2)

)
| pH = −

(
0.4− 2

)

pH = −(0.4− 2) = 1.6

1

ن mol/Lم⁴⁻10×5 ، علمًا بأن: ك�ي ي )pH( لمحلول NaOH ب�ت
ال : احسب الرقم الهيدروجي�ن

س�أ

.log)2( = 0.3[OH−] = 5× 10−4 mol/L | [H3O
+] · [OH−] = Kw = 1× 10−14

[H3O
+] =

Kw

[OH−]
=

1× 10−14

5× 10−4
| [H3O

+] = 2× 10−11 mol/L

pH = − log [H3O
+] | pH = − log (2× 10−11)

pH = −
(
log (2) + log (10−11)

)
| pH = −

(
0.3− 11

)

pH = −(0.3− 11) = 10.7

1

ال : محلول هيدروكسيد الصوديوم )NaOH( مكتوب على علبته أن pH=9. إذا أردنا تحض�ي محلول جديد من NaOH بحيث 
س�أ

.log)5( = 0.7   :للمحلول الجديد؟ علمًا بأن pH ن المحلول السابق، فما هي قيمة ه يساوي مثلىي ترك�ي ن يكون ترك�ي

pH = 9 ⇒ [H3O
+] = 10−pH = 10−9 mol/L | [H3O

+]·[OH−] = Kw = 1×10−14

[OH−] =
Kw

[H3O
+]

=
1× 10−14

10−9
= 10−5 mol/L

[OH−]new = 2 · [OH−]initial = 2 · 10−5 = 2× 10−5 mol/L

[H3O
+]new =

Kw

[OH−]new
=

1× 10−14

2× 10−5
| [H3O

+]new = 5× 10−10 mol/L

pHnew = − log [H3O
+]new

pHnew = − log (5× 10−10) | pHnew = −
(
log (5) + log (10−10)

)

pHnew = −(0.7− 10) = 9.3

1
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.log)5( = 0.7 :300 من الماء، علمًا بأنml ي
ه بإذابة molم³⁻10×6 من NaOH �ن ال : احسب  قيمة )pH( لمحلول تم تحض�ي

س�أ

n NaOH = 6× 10−3 mol, V = 300mL = 0.3L

[OH−] =
n

V
=

6× 10−3

0.3
= 2×10−2 mol/L | [H3O

+]·[OH−] = Kw = 1×10−14

[H3O
+] =

Kw

[OH−]
=

1× 10−14

2× 10−2
| [H3O

+] = 5×10−13 mol/L | pH = − log [H3O
+]

pH = − log (5× 10−13) | pH = −
(
log (5)+log (10−13)

)
| pH = −(0.7−13)

pH = 13− 0.7 = 12.3

1

ال : احسب كتلة KOH اللازمة لتحض�ي 500ml من المحلول، إذا كانت قيمة pH = 13. علمًا بأن:
س�أ

.K = 39، O = 16، H = 1 الكتلة المولية لـ    
pH = 13 ⇒ [H3O

+] = 10−pH = 10−13 mol/L

[H3O
+] · [OH−] = Kw = 1× 10−14 | [OH−] =

Kw

[H3O
+]

=
1× 10−14

10−13

[OH−] = 1× 10−1 mol/L | V = 500mL = 0.5L

n(KOH) = [OH−] ·V | n(KOH) = (1× 10−1) · 0.5 = 5× 10−2 mol

Mr(KOH) = Mr(K)+Mr(O)+Mr(H) | Mr(KOH) = 39+16+1 = 56 g/mol

M(KOH) = n(KOH) ·Mr(KOH) | M(KOH) = (5× 10−2) · 56 = 2.8 g

1

 pH فتناقصت قيمة ،HCl أضيفت إليه كمية إضافية من الحمض .HCl 0.1 من حمضmol 2 يحتوي علىL ال : محلول حجمه
س�أ

بمقدار 0.3 درجة. احسب عدد مولات الحمض المضاف.

[H3O
+]initial =

n(HCl)

V
=

0.1

2
= 0.05mol/L

pHinitial = − log [H3O
+]initial, pHinitial = − log (0.05) = 1.3 (log 5 = 0.7)

pHnew = pHinitial − 0.3 = 1.3− 0.3 = 1.0

[H3O
+]new = 10−pHnew = 10−1 = 0.1mol/L

[H3O
+]new =

n(HClinitial) + n(HCladded)

V
, [H3O

+]new =
0.1 + x

2

x = 2 · [H3O
+]new − 0.1 | x = 2 · 0.1− 0.1 = 0.2− 0.1 = 0.1mol

1

�ا�ت س�ن

mmmm
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الرقم الهيدروكسيلي والقواعد القويةالرقم الهيدروكسيلي والقواعد القوية
.)OH⁻( ي الماء لتعطي أيونات الهيدروكسيد

ي تتأين بشكل كامل �ن
القواعد القوية هي تلك المركبات ال�ت

ي الماء مثل NaOH، تحدث التفاعلات التالية:
عند إذابة قاعدة قوية �ن

.)OH⁻( وأيونات الهيدروكسيد )Na⁺( ي وجود الماء يتأين إل أيونات الصوديوم
NaOH �ف

ي المحلول.
ف )⁻OH( �ف ة من أيونات الهيدروكسيد )⁻OH( لأن القاعدة تتأين بالكامل، مما يزيد من ترك�ي ي هذه الحالة، يتم إنتاج كمية كب�ي

�ف

بما أن القاعدة القوية تتأين بالكامل، يمكننا استخدام معادلة الرقم الهيدروكسيلىي )pOH( لحساب درجة قاعدية المحلول:

pOH = -log[OH⁻]

.pOH أي زادت قاعدية المحلول، انخفضت قيمة ،)OH⁻( ف أيونات الهيدروكسيد كلما زاد ترك�ي

:pH علاقة القواعد القوية بـ

pH + pOH = 14

عندما تكون قيمة pOH منخفضة جدًا، ستكون قيمة pH عالية، مما يدل على أن المحلول شديد القاعدية.

NaOH    Na⁺ + OH⁻H₂O

ي )pH( للمحلول.
ي 4L من الماء. احسب الرقم الهيدروجي�ن

ال : محلول HCl مكون من 7.2g من HCl مذاب �ن
س�أ

علمًا بأن:

.HCl = 36 g/mol الكتلة المولية لـ 

.log)5( = 0.7 

.log)2( = 0.3 

n(HCl) =
m(HCl)

Mr(HCl)
, n(HCl) =

7.2

36
= 0.2mol

[H3O
+] =

n(HCl)

V
, [H3O

+] =
0.2

4
= 0.05mol/L

pH = − log [H3O
+] | pH = − log (0.05)

pH = −
(
log (5) + log (10−2)

)
| pH = −(0.7− 2)

pH = 2− 0.7 = 1.3

1

ي 4L من الماء، علمًا بأن:
ال : احسب الرقم الهيدروكسيدي )pOH( لمحلول حمض الهيدروكلوريك الناتج عن إذابة 7.2g من HCl �ن

س�أ

.HCl = 36 g/mol الكتلة المولية لـ

.log)5( = 0.7

n(HCl) =
m(HCl)

Mr(HCl)
, n(HCl) =

7.2

36
= 0.2mol

[H3O
+] =

n(HCl)

V
, [H3O

+] =
0.2

4
= 0.05mol/L

pH = − log [H3O
+] | pH = − log (0.05) | pH = −

(
log (5)+log (10−2)

)

pH = −(0.7− 2) | pH = 2− 0.7 = 1.3 | pH + pOH = 14

pOH = 14− pH = 14− 1.3 = 12.7

1
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     المحاليل الحمضية:

تكون قيمة pH أقل من 7.

ف أيونات الهيدروكسيد ]⁻OH[، وبالتالي يكون المحلول حمضيًا. ف أيونات الهيدرونيوم ]⁺H₃O[ أعلى من ترك�ي ي هذه الحالة، يكون ترك�ي
�ف

.pOH تزداد قيمة ،)pH مع زيادة حموضة المحلول )انخفاض

     المحاليل المتعادلة:

.]OH⁻[ ف ف  الهيدرونيوم ]⁺H₃O[ يساوي ترك�ي عند pH = 7 تكون المحاليل متعادلة، أي أن ترك�ي

. ي
ي الماء الن�ت

هذا يحدث عادة �ف

     المحاليل القاعدية:

تقع على الجهة اليم�ف من الصورة حيث تكون قيمة pH أك�ب من 7.

ف ]⁻OH[ أعلى من ]⁺H₃O[، وبالتالي يكون المحلول قاعديًا. ي هذه الحالة، يكون ترك�ي
�ف

.pOH تنخفض قيمة ،)pH مع زيادة قاعدية المحلول )ارتفاع

      ملاحظة:

ف pH و pOH هي علاقة عكسية؛ عندما تكون pH مرتفعة )قاعدية(، تكون pOH منخفضة، والعكس صحيح. العلاقة ب�ي

يمكن حساب pH و pOH من خلال العلاقة:

.pH + pOH = 14

	_ أي من المحاليل التالية له pOH أقل من 7؟

NH₃ )د    NaCl )ج    CH₃COOH )ب      HCl )أ

2_  أي من العبارات التالية صحيحة بالنسبة لمحلول LiOH؟

pH < 7 )د    pOH < pH )ج   ]H₃O⁺[ > ]Li⁺[ )ب   ]OH⁻[ < 1 × 10⁻⁷ )أ

:)pOH( عند إضافة الماء لمحلول قاعدي، فإن الرقم الهيدروكسيلي _	

د( يصبح صفرًا ج( يب�ت ثابتًا   ب( يتناقص    أ( يزداد      

:)pOH( 4_  عند إضافة الماء لمحلول حمضي، فإن الرقم الهيدروكسيلي

د( يصبح صفرًا ج( يب�ت ثابتًا   ب( يتناقص    أ( يزداد      

الحل
4 3 2 1
ب أ ج د
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جدول الرقم الهيدروكسيليجدول الرقم الهيدروكسيلي
D C B A المحلول
10 7 4 0 pOH

ي رقم الهيدروكسيل )pOH( لعدة محاليل:
ن الجدول الآ�ت ال : يب�ي

س�أ

.log)5( = 0.7

❶ أي من هذه المحاليل حمضي؟

❷ أي من هذه المحاليل تركيز 1 × 10⁻¹⁰ =[⁺H₃O] ؟

❸ إذا علمت أن المحلول A هو قاعدة NaOH، كم عدد مولات القاعدة في 100ml من المحلول؟

❶ العلاقة عكسية بين pOH و pH. المحلول الذي له أعلى pOH يكون له أقل pH ويكون تركيز أيونات الهيدرونيوم 

D فيه مرتفعًا، وبالتالي يكون المحلول حمضيًا. الجواب )H₃O⁺(

.pH + pOH = 14 :يمكن حساب ذلك باستخدام العلاقة❷

.  B ا المحلول هو
ً
    إذا كان تركيز H₃O⁺ = 1 × 10⁻¹⁰، فإن قيمة pH = 10، وبالتالي pOH = 14 - 10 = 4. إذ

❸ إذا علمت أن المحلول A هو قاعدة NaOH، كم عدد مولات القاعدة في 100ml من المحلول؟

pOH = − log [OH−], pOH = 0

[OH−] = 10−pOH = 100 = 1mol/L

n(NaOH) = [OH−] · V

V = 100mL = 0.1L, n(NaOH) = 1 · 0.1 = 0.1mol

1

    . ]OH⁻[ = 1mol/L  فإن ،pOH = 0 بما أن :]OH⁻[ ف ترك�ي

    .n = ][ × V = 1 × 0.1 = 0.1mol :عدد المولات

خلط حمض مع قاعدةخلط حمض مع قاعدة
عند خلط حمض مع قاعدة، يتفاعل كل منهما مع الآخر. درجة حموضة أو قاعدية المحلول الناتج تعتمد على كمية )أو عدد مولات( 

ي تم خلطها: الحمض والقاعدة ال�ت

    إذا كان الحمض أكثر من القاعدة، فإن المحلول سيكون حمضياً )pH أقل من 7(.
    إذا كانت القاعدة أكثر من الحمض، فإن المحلول سيكون قاعدياً )pH أكبر من 7(.

ي حمضيًا أم قاعديًا.
ف أو عدد مولات كل من الحمض والقاعدة هو الذي يحدد هل سيكون المحلول النها�ئ ك�ي لذلك، ال�ت

	_ إذا كان المحلول يحتوي على 20mol من HCl و30mol من KOH، فماذا يحدث للمحلول؟

ب( pH أقل من 7. أ( يتحول لون ورقة تباع الشمس من الأزرق إل الأحمر.   

د( pOH أقل من 7.       .]OH⁻[ < ]H₃O⁺[ )ج

2_  عند شرب حليب المغنيسيا، ماذا يحدث لعصارة المعدة؟

د( تصبح pOH صفرًا. ج( تصبح pH صفرًا.      .pOH ب( تقل      .pH أ( تقل

ل�ة �ة ال�أس�أ ��ي
سث

2 1 المحلول
ب د pOH
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خلط حمض مع قاعدةخلط حمض مع قاعدة
ف القادم من  ي هذا التفاعل، يتفاعل أيون الهيدروج�ي

عند تفاعل حمض قوي مع قاعدة قوية، يحدث تفاعل يسمى التفاعل المتعادل. �ف
الحمض مع أيون الهيدروكسيد القادم من القاعدة لينتج الماء. يمكن التعب�ي عن هذا التفاعل بالمعادلة الكيميائية التالية:

H₃O⁺ + OH⁻  2H₂O

     عملية المعايرة:

ن محلول غ�ي معروف عن طريق تفاعل كميته المحددة مع محلول آخر معلوم  المعايرة هي عملية كيميائية تستخدم لتحديد ترك�ي

ن يُضاف إليه تدريجيًا ح�ت الوصول إلى نقطة التكافؤ، حيث يتفاعل المحلولان تمامًا. ك�ي ال�ت

ف ح�ت يتم الوصول إل نقطة التكافؤ.     ك�ي ف تدريجيًا إل محلول قاعدة مجهول ال�ت ك�ي معايرة حمض إل قاعدة:  يُضاف محلول حمض معلوم ال�ت

ف حــ�ت الوصــول إل نقطــة التكافــؤ.     كــ�ي ف تدريجيًــا إل محلــول حمــض مجهــول ال�ت كــ�ي معايــرة قاعــدة إل حمــض: يُضــاف محلــول قاعــدة معلــوم ال�ت

     نقطة التكافؤ:

ي يكون عندها عدد مولات أيونات الهيدروكسيد )⁻OH( المضافة من القاعدة مكافئًا 
ي عملية المعايرة ال�ت

نقطة التكافؤ هي النقطة �ن

ن الحمض والقاعدة قد اكتمل  ي أن التفاعل ب�ي
، مما يع�ن ي

ي المحلول الحم�ن
تمامًا لعدد مولات أيونات الهيدرونيوم )⁺H₃O( الموجودة �ن

بالكامل.

      نقطة التعادل:

 )OH⁻( وأيونات الهيدروكسيد )H₃O⁺( ي تتعادل عندها تمامًا جميع أيونات الهيدرونيوم
ي عملية المعايرة ال�ت

نقطة التعادل هي النقطة �ن
 وليس حمضيًا أو قاعديًا.

ً
ي المحلول. عند هذه النقطة، يكون pH للمحلول مساويًا لـ 7، مما يش�ي إلى أن المحلول أصبح متعادل

�ن

     نقطة النهاية:

، حيث يتغ�ي لون الكاشف المستخدم  ن ك�ي ي يُضاف عندها المحلول القياسي إلى المحلول مجهول ال�ت
ي عملية المعايرة ال�ت

هي النقطة �ن

ورة  ي اللون إل انتهاء عملية المعايرة ويدل على الوصول تقريبًا إل نقطة التكافؤ، ولكنها قد لا تكون بالصرف
ي المعايرة. يش�ي هذا التغ�ي �ف

�ن

متطابقة تمامًا مع نقطة التكافؤ.
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منحنى المعايرة والفينولفثالينمنحنى المعايرة والفينولفثالين
       الكواشف :

ي تحديد نقطة النهاية للتفاعل، وهي 
ي المعايرة، حيث تساعد �ف

الكواشف هي أدوات أساسية �ف

ي تتساوى  فيها كمية الحمض مع القاعدة. بدون كاشف، سيكون من الصعب تحديد النقطة ال�ت

ي العديد من التفاعلات الكيميائية.
 هذه النقطة بدقة �ف

       الكاشف المستخدم :

.)NaOH ( مع قاعدة قوية )مثلHCl ي معايرة حمض قوي )مثل
ف هو كاشف يُستخدم لتحديد نقطة النهاية �ف الفينولفثال�ي

ي المناسب )حوالي 8.2(، يتغ�ي لونه إل  ف عديم اللون، ولكن عند الوصول إل الرقم الهيدروجي�ف ، يكون الفينولفثال�ي ي
ي الوسط الحم�ف

�ف

اللون الوردي، مما يش�ي إل نقطة النهاية.

     عملية المعايرة :

ي هــذه المرحلــة.
ف عديــم اللــون �ف ي منخفضًــا، ويكــون الفينولفثالــ�ي ي البدايــة، يكــون المحلــول حمضيًــا والرقــم الهيدروجيــ�ف

	. بدايــة المعايــرة: �ف
. ي ي الرقم الهيدروجي�ف

ي �ف إضافة القاعدة: يتم إضافة محلول NaOH )قاعدة قوية( تدريجيًا إل محلول HCl )حمض قوي(، مما يؤدي إل ارتفاع تدري�ب

. ي ي الرقم الهيدروجي�ف
	. نقطة التكافؤ: عند نقطة معينة، يتساوى عدد مولات HCl مع مولات NaOH المضافة، ويحدث تغي�ي سريــــع �ف

.pH ي منح�ف
ي كتغي�ي حاد �ف

ي الرسم البيا�ف
عرف هذه النقطة بـ نقطة التكافؤ، وتظهر �ف تُ

ا إل أن  ً ف إل الوردي، مش�ي 	. نقطة النهاية: بعد نقطة التكافؤ، يكون المحلول قد وصل إل نقطة النهاية، حيث يتغ�ي لون الفينولفثال�ي

المحلول أصبح قاعديًا بشكل طفيف.

      المنح�ن الموضح :

الشكل يوضح منح�ف المعايرة، حيث يتم رسم pH المحلول مقابل حجم القاعدة المضافة.

ي نطاق قاعدي عند إضافة 
ي البداية، ثم يتغ�ي بشكل حاد عند نقطة التكافؤ، وبعدها يثبت �ف

يمكن ملاحظة أن pH يتغ�ي بشكل طفيف �ف

المزيد من القاعدة.

      الخلاصة :

ي تتساوى فيها كمية الحمض مع  ي تحديد نقطة النهاية للتفاعل، وهي النقطة ال�ت
ي المعايرة، حيث تساعد �ف

الكواشف هي أدوات أساسية �ف
ي العديد من التفاعلات الكيميائية.

القاعدة. بدون كاشف، سيكون من الصعب تحديد هذه النقطة بدقة �ف

ي معايرة حمض قوي مع قاعدة قوية، وكيفية قراءة منح�ف المعايرة 
ف لتحديد نقطة النهاية �ف توضح الصورة كيف يتم استخدام الفينولفثال�ي

ف الحمض والقاعدة. لفهم عملية التعادل ب�ي
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4 _  النقطة التي يتساوى فيها عدد أيونات ⁺H₃O مع عدد أيونات ⁻OH في تفاعلات الحموض والقواعد هي:

د( نقطة النهاية ج( نقطة الإزاحة    أ( نقطة التعادل        ب( نقطة التكافؤ     

	_ استنتج عند إضافة مادة الفينولفثالين إلى محلول حمضي فإن لونه:

ب( يتغ�ي من الشفاف إل زهري.  أ( يتغ�ي من الشفاف إل الأزرق.     
. د( لا يتغ�ي ج( يتغ�ي من الأزرق إل الشفاف.    

ا باللون الزهري هي:
ً
	_ قيم pH التي يكون عندها محلول الفينولفثالين ملون

ف 8 و10.2 د( ب�ي ف 8.2 و10    ج( ب�ي    pH < 8.2 )ب     pH > 10 )أ

	_ التفاعل بين حمض وقاعدة يسمى:

د( تفاعل الإزاحة ج( تفاعل التعادل      سيب        ب( تفاعل الاستبدال        أ( تفاعل ال�ت

الحل
4 3 2 1
ب ج ج د

.HCl 0.1 إلى محلولmol/L ن ك�ي ال : الشكل المجاور يمثل تغ�ي قيمة pH عند إضافة محلول NaOH ب�ت
س�أ

.HCl احسب حجم محلول 

[NaOH] = 0.1mol/L, V (NaOH) = 50× 10−3 L

HCl: pH = 2, V (HCl) =?

V (NaOH) ·M(NaOH) = V (HCl) ·M(HCl)

50× 10−3 · 0.1 = V (HCl) · 0.01

V (HCl) =
50× 10−3 · 0.1

0.01

V (HCl) =
0.005

0.01
= 0.5L = 500mL

1

ي بداية التفاعل.    
من الشكل المجاور، يتضح أن قيمة pH = 2 لمحلول HCl �ف

    .50ml = 0.05L   المضاف هو NaOH عند نقطة التكافؤ، يكون حجم

    .HCl ف ف NaOH = حجم HCl × ترك�ي نطبق علاقة التعادل: حجم NaOH × ترك�ي

    .V)HCl) = 500ml = 0.5L نجد أن حجم HCl بحساب حجم
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.KOH بالقاعدة HI ال : الشكل المجاور يمثل منح�ن معايرة الحمض
س�أ

. HI ن  احسب  ترك�ي

عند بداية المعايرة، كمية KOH المضافة تساوي صفر، وقيمة pH للمحلول تساوي 

3. ومنه يتضح أن المحلول يتكون فقط من HI عند هذه النقطة من التفاعل، وبالتالي 

HI[ = 1 × 10 ⁻³ mol/L[يكون المحلول حمضيًا بالكامل.

ن  ك�ي ال : الشكل المجاور يمثل منح�ن معايرة 100ml من الحمض HI مع القاعدة KOH ب�ت
س�أ

.[HI] ن معلوم مقداره 0.1M. احسب ترك�ي

pH

n(KOH) = M(KOH) · V (KOH) | n(KOH) = 0.1 · 25× 10−3

n(KOH) = 0.0025mol

n(HI) = n(KOH) | [HI] =
n(HI)

V (HI)

[HI] =
0.0025

100× 10−3
| [HI] = 0.025M

1

ف × الحجم      ك�ي حسب عدد مولات KOH باستخدام العلاقة: عدد المولات = ال�ت

عند نقطة التكافؤ، عدد مولات HI يساوي عدد مولات     

    HI ف نحسب ترك�ي

ال : الشكل المجاور يمثل منح�ن معايرة القاعدة NaOH بالحمض HCl. إذا علمت أن 
س�أ

ن HCl هو 0.4mol/L، فما هو  ي التجربة هو 10ml وأن ترك�ي
حجم NaOH المستخدم �ن

ن NaOH؟ ترك�ي

n(HCl) = M(HCl) · V (HCl) | n(HCl) = 0.4 · 200× 10−3

n(HCl) = 0.08mol | n(NaOH) = n(HCl)

M(NaOH) =
n(NaOH)

V (NaOH)
| M(NaOH) =

0.08

10× 10−3

M(NaOH) = 8mol/L

1

ف × الحجم،      ك�ي نحسب عدد مولات HCl باستخدام العلاقة: عدد المولات = ال�ت

    HCl يساوي عدد مولات NaOH عند نقطة التعادل، عدد مولات

     NaOH ف نحسب ترك�ي
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0.02mol/L ها ن ن محلول الحمض HCl إذا تعادل 250ml منه تمامًا مع 200ml من محلول القاعدة NaOH، ترك�ي ال : احسب ترك�ي
س�أ

n(NaOH) = M(NaOH) · V (NaOH) | n(NaOH) = 0.02 · 200× 10−3

n(NaOH) = 0.004mol | n(HCl) = n(NaOH) | M(HCl) =
n(HCl)

V (HCl)

M(HCl) =
0.004

250× 10−3
| M(HCl) = 0.016mol/L

1

0.2mol/L ن ك�ي ن 0.8mol/L إذا تعادل تمامًا مع 20ml من محلول القاعدة LiOH ب�ت ك�ي ال : احسب حجم محلول الحمض HClO ₄ ب�ت
س�أ

n(LiOH) = M(LiOH)·V (LiOH) | n(LiOH) = 0.2·20×10−3 | n(LiOH) = 0.004mol

n(HClO4) = n(LiOH) | V (HClO4) =
n(HClO4)

M(HClO4)
| V (HClO4) =

0.004

0.8

V (HClO4) = 0.005L = 5mL

1

. قمنا بتحض�ي معايرة  ن ك�ي ال : لدينا عبوة من محلول HCl مكتوب عليها pH=3.2 وعبوة ثانية من محلول NaOH مجهول ال�ت
س�أ

. ي
لحساب pH المحلول القاعدي، فوجدنا أن 630ml منه تعادلت مع 200ml من المحلول الحم�ن

احسب قيمة pOH للمحلول القاعدي، علمًا بأن:

log)6.3( = 0.8  log)2( = 0.3
pHHCl = 3.2 ⇒ [H3O

+] = 10−pH | [H3O
+] = 10−3.2 = 10−3 · 10−0.2

[H3O
+] = 10−3· 1

100.2
, 100.2 = 10log(2) = 1.58 | [H3O

+] =
10−3

1.58
≈ 6.3×10−4 mol/L

n(HCl) = [H3O
+] · V (HCl), V (HCl) = 200mL = 0.2L

n(HCl) = (6.3× 10−4) · 0.2 = 1.26× 10−4 mol

n(NaOH) = n(HCl)

[NaOH] =
n(NaOH)

V (NaOH)
, V (NaOH) = 630mL = 0.63L

[NaOH] =
1.26× 10−4

0.63
= 2× 10−4 mol/L

pOH = − log [OH−] | pOH = − log (2× 10−4)

pOH = −(log (2) + log (10−4)) | pOH = −(0.3− 4)

pOH = 4− 0.3 = 3.7

1
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ي كمية من الماء ح�ت يصبح حجم المحلول 1L. إذا لزم 14ml من هذا المحلول للتعادل مع 
ال : تم إذابة 1.12g من القاعدة KOH �ن

س�أ

.HCl ن محلول 20ml من محلول الحمض HCl، احسب ترك�ي

.KOH = 56g/mol علمًا بأن الكتلة المولية للقاعدة

n(KOH) =
m(KOH)

Mr(KOH)
| n(KOH) =

1.12

56
= 0.02mol | [KOH] =

n(KOH)

V
, V = 1L

[KOH] =
0.02

1
= 0.02mol/L

n(KOH) = M(KOH) ·V (KOH) | n(KOH) = 0.02 ·14×10−3 = 2.8×10−4 mol

n(HCl) = n(KOH)

[HCl] =
n(HCl)

V (HCl)
, V (HCl) = 20× 10−3 L

[HCl] =
2.8× 10−4

20× 10−3
| [HCl] = 0.014mol/L

1

ن محلول الحمض HCl إذا تعادل 250ml منه تمامًا مع كمية كافية من NaOH، وتنتج من هذا التفاعل 5.8g من  ال : احسب ترك�ي
س�أ

. NaCl = 58 g/mol علمًا بأن الكتلة المولية لـ .NaCl ملح

n(NaCl) =
m(NaCl)

Mr(NaCl)
| n(NaCl) =

5.8

58
= 0.1mol

n(HCl) = n(NaCl) | [HCl] =
n(HCl)

V (HCl)
, V (HCl) = 250mL = 0.25L

[HCl] =
0.1

0.25
| [HCl] = 0.4mol/L

1

ي 100L من الماء. إذا لزم 250ml من هذا المحلول
ي المخت�ب بتحض�ي محلول HCl بإذابة 40g	 من HCl �ن

ال : قمنا �ن
س�أ

.HCl = 34 g/mol علمًا بأن:     الكتلة المولية لـ ن محلول NaOH؟   لمعادلة 200ml من محلول NaOH، فما ترك�ي

n(HCl) =
m(HCl)

Mr(HCl)
| n(HCl) =

340

34
= 10mol

V = 100L | [HCl] =
n(HCl)

V
| [HCl] =

10

100
= 0.1mol/L

n(HCl) = M(HCl) · V (HCl) | n(HCl) = 0.1 · 250× 10−3 = 0.025mol

M(NaOH) =
n(NaOH)

V (NaOH)
| M(NaOH) =

0.025

200× 10−3
| M(NaOH) = 0.125mol/L

1
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 LiOH 200 من محلولml 100 منه كافيًا للتعادل معml 150 بحيث يكون كلL بحجم HClO ال : نريد تحض�ي برميل من حمض
س�أ

ي يجب أن نذيبها لتحض�ي المحلول؟
ه 0.1mol/L. فما كتلة حمض HClO ال�ت ن ترك�ي

.HClO = 100 g/mol علمًا بأن الكتلة المولية لـ

n(LiOH) = M(LiOH) · V (LiOH) | n(LiOH) = 0.1 · 200× 10−3

n(LiOH) = 0.02mol | n(HClO) = n(LiOH) = 0.02mol per 100ml

V (HClO) = 150L | n(HClO)total = 0.02 · 1500 = 30mol

m(HClO) = n(HClO) ·Mr(HClO)

m(HClO) = 30 · 100 = 3000 g = 3 kg

1

ف × الحجم.     ك�ي نحسب عدد مولات LiOH باستخدام العلاقة: عدد المولات = ال�ت

    .LiOH يساوي عدد مولات HClO عند نقطة التعادل، عدد مولات

ي حجم المحلول الكلىي .    
نحسب عدد مولات HClO الكلىي �ف

     . HClO نحسب كتلة

حد�ي
�ة

ي )pH( للوسط الذي توجد فيه. تتكون الكواشف من أحماض عضوية  الكواشف هي مواد كيميائية تتغ�ي ألوانها حسب الرقم الهيدروجي�ف

ي قريب جدًا من نقطة التكافؤ. ضعيفة أو قواعد عضوية ضعيفة يتغ�ي لونها عند رقم هيدروجي�ف

استخدامات الكواشف :

    يستخدم الكيميائيون الكواشف لتحديد نقطة التكافؤ أثناء عملية المعايرة ومن ثم معرفة انتهائها.    

    تستخدم الكواشف لتحديد ما إذا كان المحلول حمضيًا أو قاعديًا.    

ي المعايرة الكيميائية:
الكواشف ودورها �ن

ي التفاعلات الكيميائية لتحديد نقطة التكافؤ.
الكواشف هي مواد تُستخدم بشكل رئيسي �ف

. ي
ي التفاعل الكيميا�ئ

ي تكون فيها كمية الحمض معادلة لكمية القاعدة �ف نقطة التكافؤ هي النقطة ال�ت

ي عمليات المعايرة المختلفة، حيث يمكن استخدامها مع الأحماض والقواعد القوية والضعيفة 
استخدام الكواشف مهم �ف

على حد سواء.

أهمية نقطة التكافؤ:

ف المواد المجهولة، مثل الأحماض أو القواعد. ي حساب ترك�ي
ف �ف تحديد نقطة التكافؤ يساعد الكيميائي�ي

ه بدقة. ف ، ستحتاج إل معرفة نقطة التكافؤ ح�ت تتمكن من حساب ترك�ي ف ك�ي على سبيل المثال، إذا كان لديك حمض مجهول ال�ت

طريقة عمل الكواشف:

الكواشف تعمل على تحديد نقطة النهاية من خلال تغ�ي لونها.

ي )pH(، مما يش�ي إل أن التفاعل قد وصل إل نقطة التكافؤ. يحدث هذا التغي�ي عند الوصول إل قيمة معينة من الرقم الهيدروجي�ف

ف الذي يتغ�ي لونه عند وصول التفاعل إل نقطة النهاية. مثال على ذلك هو كاشف الفينولفثال�ي

الكواشفالكواشف    

 لكل
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مكونات الكواشف:

الكواشف تتكون من مواد حمضية أو قاعدية عضوية ضعيفة.

. ي
ي التفاعل الكيميا�ئ

ي تحديد نقطة التكافؤ �ف
ي )pH( للمحلول، مما يساعد �ف هذه المواد تتغ�ي ألوانها بناءً على الرقم الهيدروجي�ف

ي للكواشف:
كيب الكيميا�ئ ال�ت

الكواشف هي عبارة عن أحماض أو قواعد عضوية ضعيفة.    

ف وعناصر أخرى.     المركبات العضوية تحتوي على الكربون والهيدروج�ي

    .)pH( ي ي الرقم الهيدروجي�ف
تتغ�ي ألوان الكواشف اعتمادًا على التغ�ي �ف

ي عملية المعايرة؟
ما الغرض من استخدام الكواشف �ن

الغرض هو تحديد نقطة التكافؤ.

م�ت يتوقف التفاعل أثناء المعايرة؟

يتوقف التفاعل عند تغ�ي لون الكاشف، مما يش�ي إل الوصول إل نقطة التكافؤ.

ما هي مكونات الكواشف؟

. ي ي الرقم الهيدروجي�ف
الكواشف هي عبارة عن أحماض أو قواعد عضوية ضعيفة تتغ�ي ألوانها بناءً على التغ�ي �ف

ي عملية المعايرة؟
ما الغرض من استخدام الكواشف �ن

أ( زيادة سرعة التفاعل     ب( تعديل درجة الحرارة         ج( تحديد نقطة التكافؤ     د( تحديد نقطة الانصهار

الإجابة الصحيحة: ج( تحديد نقطة التكافؤ.

ي عملية المعايرة، يتوقف التفاعل عند:
�ن

أ( صعود الفقاعات      ب( خروج غاز H₂      ج( بداية تكون الملح      د( تغ�ي لون الكاشف

الإجابة الصحيحة: د( تغ�ي لون الكاشف.
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ر  والقاعدية الحمضية المحاليل على الكواشف تأثي 
 

 أو حمضي (المحلول طبيعة لتحديد فعالة وسيلة اللون في التغير هذا يعُد .المحلول قاعدية أو حموضة درجة على اعتماداً ألوانها تتغير كيميائية مواد هي الكواشف
 نوع على يعتمد والذي اللون، تغير إلى يؤدي والمحلول الكاشف بين الكيميائي التفاعل فإن قاعدي، أو حمضي محلول إلى الكاشف إضافة يتم عندما ) .قاعدي

 .فيه الموجودة الأيونات وتركيز المحلول
 
  ي:حمض محلول إلى الكاشف إضافة .1

 الهيدرونيوم أيونات تركيز يكون الحمضي، المحلول في (H₃O⁺) ًمرتفعا  
 ًتركيز زيادة فإن لوتشاتلييه، لمبدأ وفقا (H⁺) H₃O⁺الحمضي شكله في الكاشف جزيئات من المزيد تكوين نحو التفاعل تدفع الحمضي المحلول في 

(HIn).  
 الكيميائي التفاعل:  

 

  HIn + H₂O ⇌ H₃O⁺ + In⁻ 

 

 
 وفقا  —التفاعل فإن الكاشف، بمحلول مقارنة O3H+ أيونات من مرتفع تركيز على يحتوي حمضي محلول إلى HIn الكاشف محلول إضافة عند

( 2ويختفي لونه ) In- الأيون من تركيز بذلك ل  لفيق  ، O3H+تركيز من لتقليل الكاشف محلول في العكسي بالاتجاه يندفع سوف—لوتشاتيليه لمبدأ

 .المحلول في( 1) لونه ويظهر المتأين غير الكاشف محلول في HnI تركيز ويزيد

 

 
 :قاعدي محلول إلى الكاشف إضافة .2
 أيونات من عال تركيز على يحتوي قاعدة محلول إلى الكاشف محلول إضافة عند -OHفإن الكاشف لون تغير اللون لتغير الهيدروجيني الرقم مدى ؛ 

 سوف لوتشاتلييه لمبدأ ووفق ا الكاشف، محلول في سَتسُتهَلكَُُ O3H+ أيونات
 تركيز في النقص لتعويض الأمامي بالاتجاه التفاعل يندفع HO الأيون تركيز من يزيد مما الكاشف؛ معادلة في In المحلول، في( 2) لونه ويظهر 

 على يعتمد الهيدروجيني الرقم من   معين مدى في الكاشف لون يتغير. المحلول من( 1) لونه ويختفي المتأين غير HIn الكاشف تركيز يقل بينما

 الأصلية نسبته إلى منه يتأين ما تركيز بين النسبة
 الكيميائي التفاعل:  

 

⁻+ In +O3H⇌  O2HHIn +    

 

 
 .القاعدي شكله في بالكاشف الخاص اللون ظهور إلى يؤدي مما ،⁻In القاعدي الشكل إلى الحمضي الكاشف يتفكك الحالة، هذه في 

 
 
 

 

1لون  2لون    

1لون  2لون    

تأثير الكواشف على المحاليل الحمضية و القاعدية

H3O⁺

  تأثير الكواشف على المحايل الحمضية و القاعديةتأثير الكواشف على المحايل الحمضية و القاعدية
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تحدي  استنتاجي

HIn ي
تجربة تحديد طبيعة المحلول باستخدام الكاشف اللو�ز

الكواشف اللونية مثل HIn تستخدم لتحديد ما إذا كان المحلول حمضيًا أو قاعديًا. يعتمد لون المحلول بعد إضافة 
.In¯والشكل القاعدي HIn ي للكاشف

ف الشكل الحم�ف ي ب�ي
الكاشف على التوازن الكيميا�ئ

: ي
التفاعل الكيميا�ئ

: ي الماء هي
ي للكاشف �ز

ي تمثل التفاعل الكيميا�ئ
المعادلة ال�ت

HIn+H�O             In¯+ H3O

ي للكاشف، ولونه أحمر.
    HIn: الشكل الحم�ف

    ¯In: الشكل القاعدي للكاشف، ولونه أصفر.

خطوات التجربة:

    تحض�ي المحلول المجهول:
    قم بتحض�ي محلول مجهول لا تعرف ما إذا كان حمضيًا أو قاعديًا.

    إضافة الكاشف:
    أضف بضع قطرات من الكاشف HIn إلى المحلول المجهول.

ي اللون:
ملاحظة التغ�ي �ز

ي نحو اليسار، حيث 
ي هذه الحالة، يب�ت التوازن الكيميا�ئ

. �ف ي
1_ إذا تحول لون المحلول إلى الأحمر، فإن المحلول حم�ف

.HIn ي
ي شكله الحم�ف

يب�ت الكاشف �ف
، مما  ف ي نحو اليم�ي

ي هذه الحالة، يتحول التوازن الكيميا�ئ
2_ إذا تحول لون المحلول إلى الأصفر، فإن المحلول قاعدي. �ف

.In¯يؤدي إلى تكون

الاستنتاج:

إذا كان لون المحلول أحمر:
ي للكاشف( هو المسيطر.

ي أن HIn )الشكل الحم�ف ، مما يع�ف ي
المحلول حم�ف

إذا كان لون المحلول أصفر:
ي أن¯In )الشكل القاعدي للكاشف( هو المسيطر. المحلول قاعدي، مما يع�ف

خلاصة:

ي )الأحمر(، والمحلول القاعدي سيأخذ لون الكاشف القاعدي 
ي سيأخذ لون الكاشف الحم�ف

المحلول الحم�ف
)الأصفر(. بهذه الطريقة، يمكن استخدام لون المحلول الناتج بعد إضافة الكاشف لتحديد طبيعة المحلول المجهول.

تحدي استنتاجيتحدي استنتاجي
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مدى الكاشفمدى الكاشف
:)pH < 6.0( المنطقة الحمضية

ي )مثل الأحمر(.    
لون المحلول: شفاف أو بلون الكاشف الحم�ف

مثال: إذا كان pH أقل من 6.0، يكون لون المحلول عديم اللون أو أحمر، اعتمادًا على الكاشف المستخدم.    

المنطقة الانتقالية )pH ≤ 6.0أ ≥ 7.0(:

، اعتمادًا على الكاشف المستخدم.     لون المحلول: يبدأ اللون بالتحول تدريجيًا، مثل التحول من عديم اللون إل زهري، أو من أحمر إل أخصرف

ي تغي�ي لونه تدريجيًا.    
ف 6.0 و7.0(، يبدأ المحلول �ف مثال: عند نقطة المعايرة )pH ب�ي

:)pH > 7.0( المنطقة القاعدية

  لون المحلول: ملون بلون الكاشف القاعدي )مثل الأزرق أو الزهري(.    

  مثال: إذا كان pH أعلى من 9.0، يصبح لون المحلول أزرق أو زهري، اعتمادًا على الكاشف المستخدم.    

: ن مثال توضيحي باستخدام الفينولفثال�ي

ف عديم اللون.     إذا كان pH < 8.2: المحلول شفاف، ولون الفينولفثال�ي

إذا كان pH ≤ 8.2أ ≥ 10.0: يبدأ اللون بالتحول تدريجيًا من شفاف إل زهري.    

إذا كان pH > 10.0: يصبح المحلول زهريًا بالكامل.    

ي المدى من 6 إلى 7.6.
ال :  يتغ�ي لون كاشف ما من الأصفر إلى الأزرق �ن

س�أ

❶إذا أضفناه إلى محلول قاعدي، فما هو اللون الناتج؟
الإجابة: إذا كان المحلول قاعديًا ويملك قيمة pH أك�ب من 7.6، فإن اللون الناتج سيكون أزرق.

، فما هو اللون الناتج؟ ي
❷إذا أضفناه إلى محلول حم�ن

الإجابة: إذا كان المحلول حمضيًا ويملك قيمة pH أقل من 6.0، فإن اللون الناتج سيكون أصفر.

❸ما لون Hin؟
الإجابة: اللون الأصفر.

ي معايرة حمض HCl، فم�ت نتوقف عند ظهور اللون؟
❹إذا استخدمناه �ن

الإجابة: أثناء معايرة حمض HCl باستخدام قاعدة، يتغ�ي اللون من الأصفر إل الأزرق عندما يصل pH المحلول إل حوالي 7.6.

لذا، يجب التوقف عند ظهور اللون الأزرق، الذي يدل على الوصول إل نقطة التعادل أو الانتهاء من المعايرة.
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الجــدول يوضــح تغــ�ي لــون بعــض الكواشــف الكيميائيــة ضمــن مــدى محــدد مــن قيــم الـــ pH. كل كاشــف يمــر بتغــ�ي لــو�ف

ف مــن الـــ pH، ممــا يتيــح اســتخدامه لتحديــد طبيعــة المحلــول، ســواء كان حمضيًــا أو قاعديًــا، بنــاءً عــلى اللــون الناتــج  نطــاق معــ�ي

عنــد إضافــة الكاشــف.

وري لضمــان دقــة النتائــج. يجــب اختيــار كاشــف يتغــ�ي لونــه عنــد قيمــة  ي تجربــة المعايــرة �ف
اختيــار الكاشــف المناســب �ف

pH قريبــة جــدًا مــن نقطــة التعــادل. عــلى ســبيل المثــال، عنــد معايــرة حمــض الهيدروكلوريــك HCl مــع القاعــدة هيدروكســيد 

ي نطــاق 
ف أو الميثيــل الأحمــر، لأن هــذه الكواشــف تغــ�ي لونهــا �ف الصوديــوم NaOH، يُفضــل اســتخدام كاشــف الفينولفثالــ�ي

ف الحمــض والقاعــدة. ي يحــدث فيهــا التعــادل بــ�ي ي تحديــد اللحظــة الدقيقــة الــ�ت
pH قريــب مــن نقطــة التعــادل، ممــا يســاعد �ف

جدول الكواشف

الكاشف )pH( المدى
A 2 - 3
B 2.5 - 10
C 8 - 9
D 10 - 10.5

اخ�ت من الجدول المجاور كاشف مناسب لإجراء عملية معايرة 

.KOH بالقاعدة HCl حمض

C : الجواب
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الخرائط الذهنية
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Kw = 10   = [H O ] × [OH ]

لحساب تركيزهما يمكن من خلال  القانون

                                                [ ] =    

يمكن حساب عدد المولات (n) عن طريق العلاقة:

تذكر 

    تركيز [OH-] = [القاعدة القوية]  

n
v

mol
L

-HA + H O A + H O 3
+

2

mr
m الكتلة

الكتلة

المولية

n=عدد المولات

m= n×mr

-14 +

+

التركيز

عدد المولات

الحجم 

-

3

(mol)

(L)

تركيز [H3O+] = [الحمض القوي]

لأن الحموض والقواعد القوية تتأين بالكامل.  
الحمض القوي

يتأين بالكامل

ويساوي تركيز

 القاعدة المرافقة للحمض
(الايون  السالب).

ويساوي تركيز

 القاعدة المرافقة للحمض
(الايون  السالب).

A + OH -AOH القاعدة القوية2+

تتأين بالكامل

ويساوي تركيز

الحمض المرافقة للقاعدة

(الايون  السالب).

ويساوي تركيز

الحمض المرافقة للقاعدة

(الايون  السالب).

H O

تذكر

3-إذا كانت تركيز OH أو H O معلوم، يمكننا معرفة الآخر عن طريق قانون:

-

تذكر انه 

pH = -log[H3O+]
pOH = -log[OH-]

وتذكر  انه العكس

[H3O+] = 10
 [OH-] = 10

طيب

 شو في علاقة تجمع بين pH و pOH؟ 

pH + pOH = 14

pH-

pOH-

المعايرة

بكل بساطة،  لما تتعادل المادتين هذا يعني ان عدد المولاتهما متساوي

n       = n    
شو الفرق بين نقطة التعادل والتكافئ

تكافئ كلمة عامة في تفاعلات الحموض والقواعد  

اما التعادل يخص الحموض القوية والقواعد القوية

العينة وعدد المولات

اذا اخذنا جزء من محلول تركيز العينة يتساوى مع تركيز الحمض لكن عدد المولات يختلف

اذا صار في تغير في حجم المحلول دون اضافة للحمض والقاعدة فان عدد المولات  يكون نفسه

الحمض القاعدة

ثابتة

=[ تركيز ]
v

n

ثابتة

=[ تركيز ]
v

n

ة للكيمياء
ة النصيح

دور

ثامر قدورة

ثامر قدورة

ثامر قدورة


