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נספח לניסוי מס' 1 – חומצות ובסיסים

תמיסה נורמלית היא תמיסה המכילה גרם אקויולנט של חומר מומס בליטר תמיסה. תמיסה שהיא 5 – נורמלית, או בסימון מקובל – 5N, מכילה בכל ליטר שלה 5 גרם אקויולנטים של החומר. 

ידוע לנו, ומתחייב מהגדרת מושג האקויולנט כי אקויולנט של חומר אחד מגיב בדיוק עם אקויולנט של חומר אחר. לדוגמא:

(1)                       2NaOH + H2SO4 ( Na2SO4 + 2H2O
לשם תגובה עם 49 גרם של H2SO4  שהם בדיוק אקויולנט אחד של H2SO4  (בדוק!) מראה המשוואה שנחוצים 40 גרם של NaOH שהם בדיוק אקויולנט אחד של NaOH. 

נתאר לעצמנו שלקחנו מספר בלתי ידוע של אקויולנטים של H2SO4  על ידי כך שלקחנו נפח ידוע של H2SO4  שריכוזה איננו ידוע והגבנו אותו עם נפח של NaOH בריכוז ידוע. את ההגבה ביצענו כך שאנו יודעים בדיוק מהו נפח ה- NaOH שהיה נחוץ על מנת לסתור את כל ה- H2SO4  בעלת הריכוז הבלתי ידוע.  

נסמן את נפח ה- H2SO4  ב- V2 ואת הנורמליות שלה ב- N2 נקבל

(2)                                      N2V2 = N1V1      
או    (3)                                               
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כל הגדלים באגף ימין של משוואה (3) ידועים ואפשר לחשב את הריכוז של H2SO4. 

כדי לבצע תרגיל זה הלכה למעשה אנו זקוקים לתנאים ולמרכיבים הבאים:

1. הריאקציה בין החומרים המגיבים חייבת להיות מהירה ומושלמת עד הסוף.

2. סיום התגובה בין התמיסות חייב להתבטא בתופעה חיצונית כגון שינוי גוון התמיסה, או הופעת משקע ציבעוני. אם הריאקציה עצמה אינה מספקת דרישה זאת מוסיפים חומרים חיצוניים הנקראים מחוונים (אינדיקטורים) הממלאים תנאי זה. 

3. דרושים 3 כלים העשויים לדבר:

      בקבוקי מדידה: (ראה ציור 1) אלו הם כלים כדוריים בעלי צוואר דק וארוך עליו מסומן קו היקפי. כאשר ממלאים בקבוק מדידה כך שהמיניסקוס של הנוזל מגיע לקו הסימון יש בבקבוק נפח ידוע במדוייק. בבקבוק שכתוב עליו 100 מ"ל יש 100 מיליליטרים של נוזל בדיוק של 0.5%.   


ביורטה: (ראה ציור 1) ביורטה היא צינור דק וארוך בדרך כלל בעל נפח של 50 או 25 מ"ל, שיש עליו סימון כל 0.1 מ"ל. היא מצויידת בקצה בברז דרכו ניתן להזרים בקצב הרצוי את הנוזל הנמצא בתוך הביורטה. 


פיפטה: (ראה ציור 1) זהו צינור בעל נפח ידוע שמשתמשים בו על מנת להעביר נוזל מכלי לכלי – בכמויות מדוייקות. 
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ציור מס' 1
4.  תמיסה מכויילת

       הכנת תמיסה מכויילת פשוטה במקרה והחומר יציב וקיים בצורה נקייה. במקרה כזה מכינים את התמיסה ע"י שקילה מדוייקת של הכמות הדרושה והמסתה בנפח המתאים. כך ניתן להכין למשל תמיסות מכויילות של כסף ניטרט AgNO3, נתרן קרבונטי Na2CO3  ועוד.


לעומת זאת, יש חומרים שלא ניתן להשיגם בצורה טהורה. במקרים אלו מכינים תחילה תמיסה בעלת ריכוז (נורמליות) קרוב לדרוש ומכיילים את התמיסה בעזרת חומר כיול ראשוני (חומר שממנו ניתן להכין תמיסה מכויילת ע"י שקילה ישירה). 

גורם התיקון (Factor)

מקובל לרשום על הבקבוק המכיל את התמיסה המכויילת את ריכוזה המקורב בתוספת גורם התיקון – הגורם בו יש לכפול את הריכוז המקורב על מנת לקבל הריכוז המדוייק. לדוגמא, תמיסת HCl שריכוזה 0.0975N תרשם כ- 0.1N וגורם התיקון f = 0.975. 

טיטרציה

זוהי הפעולה שבה נקבע ריכוז בלתי ידוע של תמיסה מתוך יחס הנפחים של התמיסה המכויילת וריכוזה. מהלך הטיטרציה הוא כדלקמן:

ממלאים את הביורטה בתמיסה המכויילת. מעבירים נפח ידוע של התמיסה הנבדקת ע"י פיפטה לתוך ארלנמאייר שטוף ונקי שאליו מוסיפים כמות דרושה של אינדיקטור. מטפטפים מן הביורטה לתוך הארלנמאייר תחילה בזרם דק ואחר כך טיפין טיפין, עד אשר האינדיקטור מראה כי הריאקציה נגמרה. קוראים את נפח התמיסה המכויילת שהגיב, ומחשבים מתוך הנתונים הקיימים (N1, V1, V2) את ריכוז התמיסה הנבדקת (N2).  
סתירה

1.   קבוע הדיסוציאציה של מים

    
מים הם אלקטרוליט חלש מאוד. הם מתפרקים ליוני מימן וליוני הידרוכסיל במידה מועטת מאוד לפי המשוואה:

(1) H2O ( H+ + OH-                                           
במים טהורים ובכל התמיסות המימיות מתקיים שווי המשקל הזה והוא ממלא את התנאי:

(2)                                   
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       מכיוון שבכל התמיסות המהולות אפשר להניח כי ריכוז המים קבוע, מצרפים אותו לקבוע K ולמכפלתם, Kw, קוראים "קבוע דיסוציאציה של המים". 

(3) Kw = K[ H2O] = [H+] [OH-]                       
ב- 25OC ערכו של Kw הוא 1.0(10-14 2(מול\ליטר). במים מזוקקים כאשר אין מקור זר של H+ או OH-, הרי כל יוני המימן ויוני ההידרוכסיל מקורם בדיסוציאציה של מולקולות המים.  לכן: [H+] [OH-] = 10-14
(4)                                
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לכן במים מזוקקים ריכוזיהם של H+, ו- OH- כל אחד הוא 10-7M. אם מוסיפים חומצה למים, גדל ריכוז H+ למעלה מ- 10-7M, ומכיוון שקבוע הדיסוציאציה של המים, Kw, איננו משתנה, יורד ריכוז OH- למטה מ- 10-7M. באופן דומה, תוספת בסיס למים להעלאת ריכוז OH- ולהורדת ריכוז H+.  
2.   pH  ו- pOH, pKa ו- pKb

לשם נוחיות הטיפול בריכוזים הזעירים של יוני המימן ויוני ההידרוכסיל הגדירו את היחידות pH ו- pOH  כך: pH = -log [H+]                     (5)



           pOH = -log [OH-]                  (6)
למשל, במים מזוקקים שבהם         [OH-] = [H+] = 10-7M
הרי:                                                      pOH = pH = 7
לכן התמיסות הנייטרליות             pOH = pH = 7  ב- 25OC. 

בתמיסות שאינן נייטרליות (באותה טמפרטורה), כיוון שמתקיים:

[H+][OH-] = 10-14M
מתקיים גם: 

בתמיסות חומציות pH < 7 

בתמיסות בסיסיות pH > 7 
למשל, בתמיסת 0.1M HCl, באים למעשה כל יוני H+ מהדיסוציאציה המלאה של האלקטרוליט החזק HCl (את תרומת יוני H+ מהתפרקות המים אפשר להזניח בהיותה זעירה). לכן:

(7) [H+] = 0.1M = 10-1M                                                    
(8)

                 
pH = -log(10-1) = 1                    

בתמיסת NaOH 0.1M  באים למעשה כל יוני OH- מהדיסוציאציה המלאה של האלקטרוליט החזק NaOH (את תרומת יוני OH- מהתפרקות המים אפשר להזניח), לכן:

(9) [OH-] = 0.1M = 10-1M                                                    

(10) 

                  pOH = -log(10-1) = 1      
(11)        pH = 14 – pOH = 13                                       
באופן כללי, אם כן, נוכל לומר שבתמיסה של חומצה חזקה בעלת ריכוז C מולים לליטר:

pH = -log C
ובתמיסה 
של בסיס חזק בעל ריכוז C מולים לליטר:    

(12) pH = 14 + log C                                                   
לעומת זאת, שונה המצב בתמיסות של חומצות או בסיסים חלשים, שמתפרקים רק במידה מועטה ליונים. נקח חומצה חלשה HA ובסיס חלש BOH, התפרקותם ליונים תתואר ע"י המשוואות:

(13) HA  (  H+ + A-                                          
(14)       BOH  (  B+ + OH-                                                              
            ההתפרקות ליונים בשני המקרים מועטת מאוד ומקיימת את המשוואות:

(15)                                                 
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(16)                            
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כאשר Ka ו- Kb הם קבועי הדיסוציאציה של החומצה והבסיס בהתאמה. מכיוון ש- Ka ו- Kb הם קטנים מאוד בדרך כלל, רגילים להגדיר גם בשבילם:

(17)   pKa = -log Ka                           
(18)                           pKb = -log Kb  
חומצה חלשה:    (19)              
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לבסיס חלש: (20)
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או ע"י שימוש בשיוויון pH + pOH = 14 לגבי המשוואה האחרונה לבסיס חלש:  
(21)            
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 EMBED Equation.3  [image: image10.wmf]
חומצת חומץ (CH3COOH) יכולה לשמש דוגמא לחומצה חלשה (Ka = 1.8 ( 10-5) 

אמוניה מימית (NH4OH) יכולה לשמש דוגמא לבסיס חלש (Kb = 1.8 ( 10-5). התפרקותם מתוארת ע"י משוואות (13) ו- (14). 

נניח שתמיסה מכילה רק חומצת חומץ במים, וריכוזה ההתחלתי היה C מולים בליטר. במצב שיווי משקל X מולים של החומצה נמצאים במצב מיונן (X קטן מאוד בהשוואה 
ל-  C). לכן, ריכוז החומצה הבלתי מיוננת הוא C - X ( C וריכוזי CH3COO-  ו- H+ הם X  מולים לליטר לכל אחד (תרומת הדיסוציאציה של המים ל- H+ קטנה עדיין פי מאה וניתנת להזנחה). לכן, אפשר לכתוב למקרה זה:

(22)
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באופן דומה בתמיסת אמוניה:

(24)
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(25)
          
       
[image: image14.wmf])

C

log

pK

(

2

1

pOH

;

 

C

K

]

OH

[

b

b

-

=

=

-


(26)

             
[image: image15.wmf])

pK

C

(log

2

1

14

pH

b

-

+

=

 
3.    טיטרציה של חומצה חזקה עם בסיס חזק


סתירת בסיס על-ידי תוספת מנות קטנות של חומצה או להיפך, נקראת טיטרציה. בטיטרציה משתמשים כדי לקבוע את הריכוז הנורמלי (מספר האקויולנטים בליטר תמיסה) של חומצה או בסיס שריכוזם אינו ידוע. נניח שברצוננו לקבוע את הנורמליות המדוייקת N1 של תמיסת NaOH.  


אנו מכניסים לתוך כוס נפח מדוד (V1) של תמיסת ה- NaOH שהנורמליות שלה לא ידועה 
       (N1). אם V1 מבוטא בליטרים הרי המכפלה N1V1  נותנת את מספר האקויולנטים של NaOH בכוס. אם V1 מבוטא במיליליטרים נותנת לנו אותה מכפלה את מספר המיליאקויולנטים של NaOH בכוס. 


עתה אנו לוקחים, בתוך ביורטה, תמיסה מכוילת של HCl ומטפטפים, מתוך הביורטה, לתוך הכוס המכילה NaOH עד שמספר האקויולנטים של חומצה שטפטפנו שווה בדיוק למספר האקויולנטים של בסיס בכוס. כלומר, עד שנפח החומצה V2 שטפטפנו כפול הנורמליות שלה (N2) משתווה בדיוק למכפלה N1V1. לנקודה שבה מספר האקויולנטים של הבסיס והחומצה שווים בדיוק קוראים "הנקודה האקויולנטית" או "נקודת סוף הטיטרציה". בנקודה האקויולנטית:

(27) N1V1 = N2V2                                        
במשוואה (27) ידועים לנו כל הגדלים פרט ל- N1  (את נפח החומצה V2 אנחנו קוראים מן הביורטה) ולכן נוכל לחשב את הנורמליות המדוייקת N1 של הבסיס. 

כיצד נדע מתי הגיעה הנקודה האקויולנטית ועלינו להפסיק את הטיטרציה?

לשם כך קיימות שתי שיטות עיקריות:

1. בעזרת מחוונים (אינדיקטורים)

2. שיטה פוטנציומטרית, בעזרת pH-מטר. 

שתי השיטות מבוססות על כך שבנקודה האקויולנטית חל שינוי גדול מאוד ב- pH של התמיסה. 

נניח שהוספנו Vx מ"ל של HCl ועדיין לא הגענו לנקודה האקויולנטית. מה יהיה ה- pH של התמיסה בכוס? HCl ו- NaOH שניהם אלקטרוליטים חזקים ומתפרקים לגמרי ליונים בתמיסות מהולות. לכן, כל מה שקורה בטיטרציה שלהם הוא שיוני הידרוכסיל סותרים יוני מימן ויוצרים מים בלתי מיוננים לפי:

(28) H+ + OH- ( H2O                     
לפני תחילת הטיטרציה היה מספר האקויולנטים של OH- בכוס כמספר האקויולנטים של NaOH כלומר, הוא היה שווה למכפלה N1V1. על-ידי הוספת Vx של HCl הוספנו לכוס N2Vx מיליאקויולנטים של H+ שסתרו מיד מספר שווה של מיליאקויולנטים של OH- ויצרו מים בלתי מיוננים (את הדיסוציאציה הזעירה של המים אפשר להזניח). מספר המיליאקויולנטים של OH- שנותרו, אם כן, הוא V1N1 – VxN2
נפח התמיסה בכוס עתה הוא:      V1 + Vx  מ"ל.

במקרה שלנו הריכוז המולרי של H+ שווה לריכוז הנורמלי של H+ שהוא מספר האקויולנטים H+ מחולק במספר הליטרים של התמיסה (או מספר המיליאקויולנטים מחולק במספר המיליליטרים). לכן:

(29)
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(30)
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לפי המשוואות רואים שכאשר Vx מתקרב ל- V2 ריכוז יוני המימן H+  מתקרב לאפס (שכן: V1N1 – V2N2 = 0) ואז ה- pH שואף לאינסוף. כלומר, יש בו קפיצה גדולה (גרף מס' 1, 2).

גרף מס' 1 




 גרף מס' 2

4.    קביעת הנקודה האקויולנטית בעזרת מחוון

האינדיקטורים המשמשים לקביעת הנקודה האקויולנטית בטיטרציות של חומצות ובסיסים הם חומצות או בסיסים אורגניים חלשים שצבע הצורה המיוננת שלהם שונה מצבעה של הצורה הבלתי מיוננת, ולכן משתנה צבעם כאשר ה- pH של התמיסה משתנה. 


כדי לגלות את הנקודה האקויולנטית בטיטרציה מוסיפים לכוס עם התמיסה המטוטרת מספר טיפות של אינדיקטור מתאים ומפסיקים את הטיטרציה ברגע שמבחינים בשינוי הצבע. 


בטיטרציה של חומצה חזקה עם בסיס חזק הקפיצה ב- pH  בנקודה האקויולנטית היא כל כך גדולה שכמעט כל אינדיקטור מתאים. לא כן הדבר בטיטרציות אחרות שבהן יש להתאים את האינדיקטור כך שהמעבר יחול ב- pH שמתאים לנקודה האקויולנטית. 

למשל, בטיטרציה של חומצה אצטית 1N עם 1N NaOH הנקודה האקויולנטית חלה 

ב- pH > 9.22 ולכן כדאי להשתמש לגילוייה באינדיקטור פנול פתלאין שתחום המעבר שלו הוא 9.8 – 8.0. אם נשתמש במתיל אורנג' שתחום המעבר שלו הוא 4.4 – 3.1 הרי שינוי הצבע יחול הרבה לפני שהגענו לנקודה האקויולנטית ואנחנו נקבע לחומצה ריכוז נמוך יותר מריכוזה האמיתי (שכן "נדרשה" כמות קטנה יותר של בסיס לסתירה).  

הערות כלליות לפני ביצוע כל סוגי טיטרציות

1. יש לבצע כל טיטרציה פעמים לפחות עד לקבלת תוצאות הדירות.

2. חלק מהנעלמים שאת ריכוזם יש לקבוע ניתנים בבקבוקי כיול. במקרים אלה יש להשלים במים מזוקקים עד לקו המסומן על בקבוק הכיול, לערבב ורק אז להשתמש בנעלם.

3. יש לשים לב שאחרי שמכניסים לכוס כמות מדויקת של חומר לטיטרציה בעזרת פיפטה (ולא משורה) אפשר למהול את הדוגמא בצורה חופשית בלי הקפדה על נפח הנוזל). מדוע? 
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