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يهدف التحليل الكيميائي إلي التعرف على المادة العضوية أو الغير عضوية المراد تحليلها كميا وكيفيا وهو ما يسمى بالتحليل الكمي Quantitative Analysis والتحليل الكيفي Qualitative Analysis  كما يتضمن هذا التحليل التعرف على شكل المركب وصيغته الكيميائية للاستفادة منه في الصناعة والزراعة والطب. ويتم التحليل الكيميائي إما بالوسائل التقليدية باستخدام الكواشف أو من خلال إجراء المعايرات المختلفة أو باستخدام الأجهزة العلمية الحديثة وهو ما يسمى بالتحليل الآلي Instrumental Analysis

وهناك كما أسلفنا فرعان أساسيان للتحليل الكيميائي :

التحليل الكيفي Qualitative Analysis :

ويهدف هذا النوع من التحليل إلى معرفة مكونات المادة والكشف عن العناصر الموجودة فبها وذلك باتباع طرق كيميائية مختلفة وعندما يراد الكشف عن عنصر معين يسمى ذلك بالتحليل العنصري Elemental Analysis حيث بتم التعرف على العناصر مثل الصوديوم والبوتاسيوم والكالسيوم والباريوم وغيرها وقد يستخدم التحليل العنصري في التحليل العضوي للتعرف على العناصر الرئيسية في المركبات العضوية مثل الكربون والهيدروجين والنتروجين الهاليدات وغيرها.

التحليل الكمي  Quantitative Analysis:  
ويهدف هذا النوع من التحليل إلى معرفة كمية المواد الموجودة في عينة ما أي التعرف على تركيز المادة وذلك باستخدام غدة طرق منها التحليل الكمي المعتمد على وزن المواد المتفاعلة ووزن المواد الناتجة من التفاعل ويسمى بالتحليل الوزنيGravimetric Analysis أو بالتحليل الكمي المعتمد على حساب حجوم المواد المتفاعلة عند نهاية التفاعل وهو ما يسمى بالتحليل الحجمي Voulumetric Analysis .

 وكلا النوعين من هذا التحليل يعتمدان على مهارة المحلل ودقته للوصول إلي النتائج الصحيحة وذلك بخلاف التحليل الآلي الذي يتسم بالدقة العالية
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التحليل الكيفي

Qualitative Analysis
مقدمة :
التحليل الكيفي أو التحليل النوعي فرع من فروع الكيمياء التحليلية يبحث في الكشف عن أيونات العناصر في أملاحها والملح عادة يتألف من شقين : شق حمضي وهو ما يسمى بالآنيون (Anion) وشق قاعدي وهو ما يسمى الكاتيون (Cation) فيتحدد بذلك ويتعين مما تتألف هذه المركبات بدقة دون أن تتبين المسبة المئوية التي يشغلها كل عنصر في أي مركب من المركبات . 

الاختبارات الأولية التي تجري على المادة الصلبة : 

أ – اختبار اللهب : 


كثيراً ما يتطلب التحليل الوصفي استعمال مصباح بنزن إذ يدل لون لهب بعض العناصر على حقيقتها ولهذا يؤخذ سلك بلاتين يغمس في محلول حمض HCI المركز ويعاد غمسه في المادة المجهولة ومن ثم يوضع فوق اللهب فيظهر اللهب وقد اكتسب لوناً من الألوان يدل على وجود عنصر معين . 

وهذا الجدول يبين ألوان بعض العناصر المعدنية : 

	العنصر
	اللون الذي يظهر 

على اللهب
	العنصر
	اللون الظاهر 

على اللهب

	الصوديوم 
Na
	أصفر ذهبي
	الباريوم  Sr        
	أخضر باهت

	البوتاسيوم 
K
	بنفسجي باهت
	الكالسيوم Ca         
	أحمر مصفر

	الرصاص 
Pb

	أزرق 
	الاسترنشيوم Sr            
	أحمر قرمزي

	النحاس 
Cu
	أخضر
	الزرنيخ   As
	أزرق 


ب – اختبار الذوبان : 


تمتاز بعض المواد الصلبة بخاصة الأملاح غير العضوية منها بالذوبان في الماء وهذا ما يسهل عملية التحليل الكيفي ويساعد على تقسم هذه الأملاح  وتوزيعها على مجموعات غير أن هناك مركبات كثيرة لا تذوب في الماء . 

	أملاح تذوب في الماء
	أملاح لا تذوب في الماء

	نترات العناصر المعدنية NO-3 . 
جميع أملاح الصوديوم والبوتاسيوم  والأمونيوم . 
جميع الكلوريدات والبر ومات ما عدا كلوريد الزئبق الأحادي – كلوريد الفضة – كلوريد الرصاص وإن كان هذا يذوب في الماء الساخن . 
جميع الكبريتات تذوب ماعدا كبريتات الباريوم والرصاص .
 
	جميع الكربونات ماعدا 
كربونات الصوديوم والبوتاسيوم والأمونيوم . 
جميع  الفوسفات ماعدا فوسفات الصوديوم والبوتاسيوم والأمونيوم والكالسيوم والماغنسيوم . 
جميع الاكاسيد ماعدا أكسيد الصوديوم والبوتاسيوم والأمونيوم . 



أما إذا كان الملح صعب الذوبان في الماء فيجري عليه الخطوات الآتية : 

1 – يجرب الذوبان في محلول مخفف من HCl على البارد ثم الساخن أو 

2 - يجرب الذوبان في محلول مركز  منHCl  على البارد ثم الساخن أو 

3 - يجرب الذوبان في محلول مخفف من HNO3 على البارد ثم الساخن أو 

4 - 3 - يجرب الذوبان في محلول مركز  من HNO3على البارد ثم الساخن أو 

5 – يجرب أخيراً الذوبان في الماء الكلي (3حجم من حمض HCI المركز وحجم واحد من حمض النتريك المركز HNO3 .

أولاً : الكشف عن الشقوق الحمضية

يتألف أي ملح من الأملاح الغير عضوية من شقين كما ذكرنا سابقاً 
ويسمى الشق السالب بالشق الحمضي (anion) وقد جرت العادة أن تقسم هذه الآنيونات إلى أنواع : 

1 – أنيونات تختزل إلى حموض تتطاير إذا ما أضيف إليها حمض HCI مخفف مثل الكربونات --CO3 /   النيوكبريتات   S2O3 --    /  النتريت  -  NO2.

2 – أنيونات تختزل إلى حموض قوية تتحرر لذا يضاف حمض H2SO4 المركز إلى محاليل أملاحها مثل الكلوريد Cl -: ، البروميد Br --  ، والنترات -NO3 . 

3 – أنيونات لا تتأثر بكلا الحمضين السابقين ولكن يمكن التعرف عليها عن طريق ترسيب أملاحها المتميزة مثل--    SO4 ، الفوسفات  --- PO4 ، وبالتالي يمكن جعل الآنيونات في مجموعات : 

1 – مجموعة حمض الهيدروكلوريك المخفف Dil.HCl :
وتشمل هذه المجموعة الآنيونات التالية : الكربونات --CO3 والبيكربونات HCO3-  والكبرتيت     -- SO3 ،  والبثوكبريتات   --S2O3 ، والنتريت  NO2--، والكبرتيد  -- S  . 

أ – الكشف عن الكربونات   Carbonate --CO3: 

تجربة تأكيدية : 


يعطي أيون الملح الذي يتضمن أيون الكربونات لونا أحمر إذا ما أضيف إليه قطرتان من محلول دليل الفينولفثالين phenolphthaline  . 

إذا أضيف قليل من حمض HCI المخفف يتصاعد غاز CO2 الذي يعكر ماء الجير ويحوله إلى محلول بني باهت .

Na2CO3 + 2HCl ( 2 NaCl + CO2 + H2O   

CO2 + Ca(OH)2 ( CaCO3 + H2O

كذلك يتصاعد هذا الغاز لذي تسخين معظم أملاح الكربونات 
CaCO3 ( CaO + CO2                                                                

أما محلول ملح الكربونات فيتفاعل مع محلول كبريتات الماغنسيوم MgSO4 وينشأ راسب أبيض من كربونات الماغيسيوم Mg(CO3)2 ومع كلوريد الزئبتيق  HgCl2 وتعطي راسب أحمر طوبي من كربونات الزئبقيقHgCO3   . 

ب – الكشف عن البيكربونات   --HCO3 Bicarbonate  : 
نفس التجارب السابقة ولكن مع التسخين باستثناء التجربة التأكيدية : 
NaHCO3 + HCl ( NaCl + CO2 ( + H2O

وتختلف محاليل البيكربونات عن الكربونات بأنها :

لا تعطي مع كبريتات الماغنسيوم أو كلوريد الباريوم أي راسب على البارد . 

ج – الكشف عن الكبرتيت  -- SO3 Sulphite : 

تجربة تأكيدية : 

مع حمض HCI المخفف والتسخين يتصاعد غاز SO2 الخانق والذي يحول ورقة مبللة بمحلول ثاني كربونات البوتاسيوم  K2Cr2O7من اللون البرتقالي إلى اللون الأخضر . 

يعطي محلول الكبرتيت مع محلول كلوريد الباريوم  BaCl2راسب أبيض يذوب إذا ما أضيف إليه قليل من حمض HCI .

Na2SO3 + BaCl2    (  2 NaCl + BaSO3 

  أما مع محلول خلات الرصاص Pb(CH3COO)2 فيعطي راسب أبيض من كبريتيت الرصاص PbSO3 يذوب في حمض HNO3 (مخفف)  . 
ويزيل محلول الكبرتيت لون محلول برمنجنات البوتاسيومKMnO4 نظراً للاختزال 
2 KMnO4 + 5H2SO3 ( K2SO4 + 2MnSO4 + 2H2SO4 + 3H2O

د – الثيوكبريتات S2O3-- Thiosulphat  : 

تجربة تأكيدية : 

مع حمض HCl المخفف ( راسب أصفر باهت من الكبريت مع تصاعد غاز ثاني أكسيد الكبريت SO2 .
2HCl + Na2S2O3 ( H2S2O3 + 2 NaCl

H2S2O3 ( S + H2SO3 

H2SO3 ( SO2 + H2O 

لا يؤثر محلول كلوريد الباريوم على محلول الثبوكبريتات إلا إذا كان عالي التركيز .
يكون راسب أبيض مع خلات الرصاص ويتحول عند الغليان إلى الأسود . 
مع محلول كلوريد الحديد الثلاثي ( لون بنفسجي لبعض الوقت ثم يختفي . 
هـ : الكبريتيد   --S Sulphide :
تجربة تأكيديه : مع حمض HCl مخفف يتصاعد غاز كبريتيد الهيدروجين H2S ذو رائحة البيض الفاسد والذي يسود ورقة مبللة بخلات الرصاص 

(NH4)2 S  +   2HCl   (   2NH4Cl ( +   H2S  (                                      

مع خلات الرصاص يعطي راسب أسود PbS . 

مع نترات الفضة AgNO3 أيضاً يعطي راسب أسود يذوب في حمض HNO3 الساخن . 
و – النتريت  - NO2 : Nitrite : 

تجربة تأكيديه : 

مع حمض HCl المخفف يتصاعد غاز ثاني أكسيد النتروجين بني اللون (NO2) 

: 

NaNO2 + HCl ( NaCl + HNO2
3HNO2    (   HNO3 + 2NO   + H2O

  2NO  +  O2   (     2NO2
· هذا ويتلون محلول الحمض بلون أزرق كذلك ، وكذلك تتصاعد أبخرة اليود عند إضافة محلول يوديد البوتاسيوم KI  وهذه الأبخرة تلون ورقة مبللة بالنشادر باللون الأزرق البنفسجي . 
· مع محلول كبريتات الحديد الثنائي FeSO4  وفي وسط حمضي ضعيف يتشكل أيونا من النيتروزيل للحديد الثنائي (ذي اللون البني) . 
Fe2+  +  NO-2 +  2H+ ( Fe 3+ +  NO  + H2O

Fe 2+  +  NO + 5H2O  (  [Fe NO )H2O)5]2+
ويمكن إيجاز ما سبق من تجارب في الجدول التالي :

 - (1) مجموعة حمض الهيدروكلوريك المخفف :
عند إضافة الملح الصلب إلى محلول حمض الهيدروكلوريك المخفف HCl 
	الملاحظة
	الأيون المحتمل
	المعادلات الدالة على التفاعل

	1 – حدوث فوران على البارد وانطلاق غاز يعكر ماء الجير CO2
	إما 

كربونات بيكربونات 
CO3--,HCO3
	Na2CO3 + HCl ( 

NaCl + H2O + CO2 (
Or  

NaHCO3 + HCI ( NaCl + CO2 ( + H2O


	الملاحظة
	الأيون المحتمل
	المعادلات الدالة على التفاعل

	2 – غاز عديم اللون له رائحة البيض الفاسد ويسود ورقة مبللة بخلات الرصاص . 
	كبريتيد 

S--
	Na2S + HCl  ( 

NaCl + H2S ( 

(CH3COO)2 Pb + H2S (
PbS + CH3COOH

	3 – غاز عديم اللون ولـه رائحة خانقة ويحول ورقة مبللة لثاني كرومات البوتاسيوم إلى اللون الأخضر . 
	كبرتيت 

SO3--
	Na2SO3 + 2HCl ( 

2NaCl + H2O + SO2 (

	4 – غاز عديم اللون ولـه رائحة خانقة ويحول ورقة مبللة بثاني كرومات البوتاسيوم إلى اللون الأخضر مع تكوين راسب أبيض مصفر من الكبريت. 
	الثيوكريتات

S2O3--
	Na2S2O3 + 2HCl ( 

2NaCl + H2O + S + SO2 (


	5 – غاز له لون بني يميل إلى الاحمرار (يحول ورقة مبللة بمحلول النشا المذاب فيه يوديد البوتاسيوم إلى اللون الأسود . 
	النتريت

NO2--
	NaNO2 + HCl ( 

NaCl + HNO2
2HNO2 ( H2O + NO

+ NO2(


(2) مجموعة حمض الكبرتيك المركز Conc.   H2SO4
أ – الكلور يد : CI-  :  تذوب أغلب الأملاح الكلوريدية في الماء ماعدا كلوريد الفضة AgCl وكلوريد الزئبق الأحادي  Hg2Cl2 أما كلوريد الرصاص PbCl2فيذوب في الماء الساخن . 

تجربة أساسية : مع حمض الكبريتيك المركز يتصاعد غاز كلوريد الهيدروجين الذي يشكل سحباً بيضاء مع ساق مبللة بمحلول النشادر . 

NaCl + H2SO4 ( Na2SO4 + 2HCl

HCl + NH4OH ( NH4Cl + H2O

مع محلول نترات الفضة ( راسب أبيضAgCl   يذوب في محلول النشادر . 

مع ثاني أكسيد المنجنيز في وجود حمض الكبريتيك ينطلق غاز الكلور الأصفر المخضر . 
2NaCl + MnO2 + 3H2SO4 (  2NaHSO4 + MnSO4
+ 2H2O + Cl2

تجربة أساسية : 

مع حمض الكبريتيك المركزH2SO4  ( بروميد الهيدروجين الذي يتحل إلى غاز البروم الأحمر البني . 
2KBr + H2SO4 (  K2SO4 + 2HBr

2HBr + H2SO4 (   Br2 + SO2 + 2H2O

مع نترات الفضة ( راسب أصفر باهت من بروميد الفضة قليل الذوبان في محلول الأمونيوم أو حمض النتريك . 
KBr + AgNO3 (   Ag Br + KNO3
مع خلات الرصاص ( راسب أبيض يذوب في الماء الساخن . 

ج – اليوديد I - 
Iodide : 

تجربة أساسية : 

مع حمض الكبريتيك المركز ( أبخرة بنفسجية (اليود) تحول ورقة مبللة بالنشادر إلى اللون الأزرق . 

مع نترات الفضة ( راسب أصفر AgI يذوب في محلول سباتيد البوتاسيوم .
KI   + AgNO3   (   AgI   +  KNO3    

مع خلات الرصاص ( راسب أصفر من يوديد الرصاص يذوب في الماء الساخن  PbI2 . 

د – النترات -NO3
Nitrat : 
تجربة أساسية : 

مع حمض الكبريتيك ( أبخرة بنية حمراء من ثاني أكسيد النيتروجين يرافقها قليل من أبخرة حامض النتريك . 
NaNO3 + H2SO4 (   NaHSO4 + HNO3
4 HNO3 (   4 NO2 + O2 + 2H2O

إذا أجريت التجربة السابقة في وجود برادة النحاس فإن المحلول يأخذ لوناً أزرق نتيجة تكون نترات النحاس ويتصاعد في الوقت نفسه أبخرة حمراء من ثاني أكسيد النتروجين . 
3Cu + 8HNO3 (   3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O             

2 NO + O2 (   2NO2
تجربة الحلقة السمراء : 
محلول الملح + محلول كبريتات الحديد الثنائي FeSO4 + بعض قطرات من حمض الكبريتيك المركز على جدار الأنبوبة الداخلي تتكون حلقة سمراء . 

6FeSO4 + 4H2SO4 + 2NaNO3 (   3Fe2(SO4)3 + Na2SO4                                                                     + 4H2O + 2NO.  

FeSO4 + NO (  Fe (NO) SO4
وفيما يلي سنوجز أهم ما سبق ذكره في الجدول التالي : 
الملح الصلب + حمض H2SO4 المركز : 

	الملاحظة
	الآيون المحتمل
	المعادلات الدالة على التفاعل

	· تصاعد غاز عديم اللون ذى رائحة نفاذة يكون سحبا بيضاء إذا تعرض لقضيب مبلل بالنشادر . 
	الغاز هو 
HCl
الأيون:الكلوريدCl-
	2NaCl + H2SO4 (
Na2SO4 + 2HCl

2HCl + NH3 ( NH4 Cl

	· تصاعد أبخرة لها رائحة نفاذة وتدخن في الهواء الرطب ولها لون أحمر كما يأخذ المحلول اللون الأحمر .
	البروميد 

Br-
	2KBr + H2SO4 (
K2SO4 + 2HBr

2HBr + H2SO4 (
SO2 + 2H2O + Br2(

	· تصاعد أبخرة ذات لون بنفسجي ويتحول اللون إلى اللون الأزرق الأبخرة هي أبخرة اليود والغاز هو يوديد الهيدروجين . 
	اليوديد

I-
	KI + H2SO4 (
K2SO4 + 2HI

2HI + H2SO4 (
SO2 + 2H2O + I2

	· أبخرة بنية (من ثاني أكسيد النتروجين) ذات رائحة نفاذة سامة ، يزداد تصاعدها عند إضافة قليل من برادة النحاس فالغاز المتكون هو ثاني أكسيد النتروجين . 
	النترات 

NO3-
	2KNO3 + H2SO4 (
K2SO4 + 2HNO3
Cu+ 4HNO3 (
Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O


3 – المجموعة الثالثة 

تشمل أيومات لا تتأثر بالحمضين السابقين ومنها أيون الكبريتات      SO4 --          وأيونات الفوسفات  --- PO4  والبورات   ---B4O7 

محلول الملح + محلول أبدروكسيد الأمونيوم ( راسب أبيض

                                                       +    رائق 

SO4-- كبريتات

                                                      (  كلوريد الباريوم 

PO4--- فوسفات 



                     { راسب أبيض }

B4O7 بورات 




لا يذوب  (-- SO4
 )          

        الراسب الأبيض +حمضHCl)

                                              يذوب( B4O7)راسب أبيض معAgNO3)
                                          ( ---   PO4) (راسب أصفر معAgNO3)
الكبريتات    -- SO4 
Sulphate : 

مع كلوريد الباريوم ( راسب أبيض من كبريتات الباريوم لا يذوب في الأحماض المعدنية 
Ba Cl2 + Na2SO4 ( Ba SO4 + 2NaCl

· أيون فوسفات :   ---  PO4  Orthophosphate : 
مع محلول نترات الفضة : يتكون راسب أصفر من Ag3PO4 يذوب في النشادر المائي . 

مع محلول كلوريد الباريوم : راسب أبيض يذوب في الأحماض المعدنية . 

مع محلول موليبدات الأمونيوم : 

إذا أضيف قليل من محلول هذا الكاشف الحمضي (في حمض النتريك) إلى بعض قطرات من محلول الفوسفات ينتج راسب أصفر من فوسفو مولييدات الأمونيوم ولا ينشأ هذا الراسب إلا في وسط حمض مع التسخين . 

· البورات :-- B4O7 : 

مع محلول نترات الفضة : 


يتكون راسب أبيض من ميتابورات الفضة الذي يذوب في الحموض و في محلول النشادر ويتفكك عند الغليان مكوناً راسباً بنياً من أكسيد الفضة . 

B4O7-- + 4 Ag + H2O              4 AgBO2 ( + 2H+
2 Ag BO2 + 3H2O                    2H3BO3 + Ag2O (
مع محلول كلوريد الباريوم :


راسب أبيض في المحاليل المركزة ويذوب في الأحماض المخففة وفي محلول الأمونيوم . 

الأسس النظرية المتعلقة بالكشف 

عن الشقوق القاعدية

لفـهم الأسس النظرية المستخدمة في عمليات فصل الفلزات يجب دراسة  :

· الاتزان الكيميائي والعوامل المؤثرة  عليه
· تأثير الأيون المشترك
· الذوبان- المحاليل المائية-ذوبان المركبات الأيونية وغير الأيونية
· ثابت حاصل الإذابة-الأس الهيدروجينيpH والحسابات المتعلقة به
(1) الاتزان الكيميائي والعوامل المؤثرة  عليه:
تعريف الاتزان الكيميائي :

عند تفاعل غاز ثاني أكسيد النتروجين  NO2(بني محمر) مع غاز أول أكسيد الكربون  CO (عديم اللون) فان لون NO2 يفتح نتيجة لتفاعل جزء من أول أكسيد الكربون وينتجا غازي CO2 وNO (عديمي اللون) وفقا للمعادلة :

      CO  +  NO                    CO2 + NO                 (1)   

واذا مزجنا CO2 مع  NO(عديمي اللون) فانه بعد فترة نحصل على لون ضارب للحمرة يظهر نتيجة لتكون NO2 وفقا للمعادلة :

       CO2 + NO                     CO + NO2                  (2)

وبدمج المعادلتين (1) و (2) :

              CO + NO2                      CO2 + NO

ويستمر التفاعل (1) و(2) الى ان يتساوى سرعتاهما فيثبت لون المزيج ويصبح المزيج عندئذ في حالة اتزان .

أي أن الاتزان الكيميائي : 

هي الحالة التي يكون فيها سرعة التفاعلين العكسيين متساوية وعندها تظل تراكيزالمواد المكونة للمجموعة الكيميائية ثابتة لا تتغير بمرور الوقت طالما لم تتغير الظروف الخارجية .

ثابت الاتزان :

 هو مقدار ثابت يعبر عن حالة الاتزان التي يصل إليها مجموعة من المواد الكيميائية المتفاعلة عكسيا عندما يكون سرعتا التفاعليين العكسيين متساوية وقيمته تساوي كسرا بسطه حاصل ضرب تراكيز المواد الناتجة عن التفاعل مرفوعا تركيز كل مادة منها الى أس يساوي معامل هذه المادة في معادلة التفاعل الموزونة ومقامه حاصل ضرب تراكيز المواد الداخلة في التفاعل مرفوعا تركيز كل مادة منها الى أس يساوي معتمل هذه المادة في معادلة التفاعل أيضا أي أنه في التفاعل :

           aA  + bB                      cC  +   d D  
نجد أن ثابت الاتزان يساوي  :
                                                 [C]c [D]d  =  K                                                                               [A]a [B]b
حيث k ثابت يعتمد على درجة الحرارة وعلى طبيعة المواد الداخلة في التفاعل والناتجة عنه .

العوامل المؤثرة على حالة الاتزان :

رأينا أن ثابت الاتزان يعتمد على طبيعة المواد المتفاعلة والناتجة من التفاعل وأن الاتزان يعتمد على تركيز هذه المواد وعلى درجة الحرارة وقام لوشاتلييه بدراسة حالات الاتزان لتفاعلات كثيرة وتوصل إلى هذا المبدأ .

مبدأ لوشاتلييه Le Chatelier   :

" إذا اثر مؤثر ما مثل درجة الحرارة أو الضغط أو التركيز على تفاعل كيميائي في حالة اتزان فان التفاعل يسير في الاتجاه الذي يقاوم مثل هذا المؤثر "

أثر التركيز على حالة الاتزان :

مثال : إذا أضيف الماء (H2O) إلى كلوريد البز موت ((BiCl3  (عديم اللون) نلاحظ تكون راسب أبيض من أوكسي كلوريد البز موت BiOCl   (راسب أبيض) طبقا للمعادلة :

      BiCl3  + H2O                       BiOCl + 2HCl

· عند إضافة الماء (الطرف الأيسر) إلى وعاء التفاعل نلاحظ ازدياد كثافة اللون الأبيض ( الطرف الأيمن ).

· عند زيادة تركيز الحمض (HCl) ( الطرف الأيمن ) تقل كثافة اللون الأبيض(الطرف الأيسر) .
ملاحظة : بزيادة تركيز المواد المتفاعلة يزداد التفاعل وذلك لزيادة سرعة الصدمات بين الجزيئات وبالتالي  تزداد سرعة التفاعل وتتناسب سرعة التفاعل طرديا مع تركيزات المواد المتفاعلة .

(1) أثر الضغط على حالة الاتزان :

من الدراسات السابقة وجدنا أن عند درجة حرارة معينة يتناسب ضغط الغاز طردا مع تركيز جزيئات الغاز لذا فان أثر الضغط على الاتزان مقصور على التفاعلات الغازية حيث أن أي تغير في الضغط يتبعه تغير في درجة التركيز- لذا فان ما قيل عن أثر التركيز ينطبق أيضا على الضغط .

ولقد وضع " وليم هنري " قانونه المشهور الذي ينص على أن تركيز الغاز المذاب في سائل عند أي درجة حرارة يتناسب مباشرة مع ضغط الغاز ويعبر عن هذا القانون بالعلاقة التالية :

                                    Cg = Kg Pg
حيث    Cg تعبر عن تركيز الغاز و Pgتعبر عن ضغط الغاز و Kg = ثابت
(ج)أثر درجة الحرارة على حالة الاتزان :

من الثابت عمليا أن قيمة ثابت الاتزان للتفاعلات الماصة للحرارةendothermic)) أي التفاعلات التي تكون حرارة التفاعل فيها ( (∆Hموجبة تزداد بارتفاع درجة الحرارة بينما تنخفض قيمة ثابت الاتزان بارتفاع درجة الحرارة في التفاعلات الطاردة للحرارة (exothermic) أي التي تكون حرارة التفاعل فيها(∆H )  سالبة .

فالتفاعل الأول الماص للحرارة :

N2O2 (g)                    2NO2(g)             ∆H =14 K.cal

له ثابت اتزان 0.113 عند درجة حرارة 25 درجة مئوية و 12.6 عند درجة حرارة 100 درجة مئوية .

أما التفاعل الثاني الطارد للحرارة :

SO2 (g)  + 1/2 O2(g)               SO3(g)    )       ∆H  = -23 K.cal       

           له ثابت اتزان    1.74x1012 عند درجة حرارة 25 درجة مئوية بينما عند درجة حرارة 327 درجة مئوية هو 3.17 x103
ويمكن تفسير تأثير الحرارة في ثابت الاتزان بموجب  " مبدأ لوشاتلييه " باعتبار الحرارة وكأنها مادة متفاعلة وذلك في التفاعلات الماصة للحرارة ثم وكأنها " ناتج" في التفاعلات الطاردة للحرارة .

ملاحظة :

 بزيادة درجة الحرارة تزداد الطاقة الحركية للجزيئات المتفاعلة (طاقة التنشيط ) وبالتالي تزداد  معدل الصدمات فتزداد سرعة التفاعل سرعة التفاعل.

(د) أثر المواد الحافزة على حالة الاتزان :

إن المواد الحافزة تزيد من سرعة التفاعل بأن توفر للمواد المتفاعلة مسارا سهلا تنتقل عبره إلى نواتج التفاعل إلا أن المادة الحافزة التي تزيد في سرعة التفاعل في اتجاه معين تزيد أيضا  من سرعته في الاتجاه المعاكس لأن المركب  المنشط عامل مشترك بين أي تفاعل وعكسه ولهذا فأن المواد الحافزة لا تؤثر في الاتزان و لا في قيمة ثابت الاتزان

 عند تحضير الأكسجين يضاف ثاني أكسيد المنجنيز كمادة حافزة لإسراع التفاعل إلى كلورات  البوتاسيوم

2KClO3                              2KCl  + 3O2
MnO2      
                                    مادة حافزة ثاني أكسيد المنجنيز

(2) تأثير الأيون المشترك :
إذا حدث تغير بالزيادة أو النقصان لأيون مشترك في أحد طرفي التفاعل فأن التفاعل يسير في الاتجاه المعاكس .

مثال : عند إضافة محلول الثيوسيانات إلى وسط التفاعل بعد الاتزان يزداد لون الأيون  FeSCN++ وضوحا بينما إذا أضفنا NaNO3 الى وسط التفاعل تقل كثافة اللون الأحمر وهكذا .

NaSCN + Fe(NO3)3                   Fe(SCN)3 + NaNO3
الذوبانية وحاصل الإذابة         Solubility  & Solubility Product   
ذوبان المركبات الأيونية وغير الأيونية : 
ان كلا من ملح الطعام أو السكر سريع الذوبان في الماء ولكن محلول ملح الطعام في الماء موصل جيد للكهرباء في حين أن محلول السكر غير موصل جيد للكهرباء ويرجع السبب في  اختلاف الخواص الكهربية لملول ملح الطعام ومحلول السكر إلي أن ملح الطعام NaCl عندما يذوب في الماء يتفكك إلى أيونات موجبةcations  هي أيونات الصوديوم Na+ وأيونات سالبةanions هي أيونات الكلور يد Cl- وتسبح هذه الأيونات في الماء محاطة بجزيئات الماء التي تساعد على ثباتها إذ تقلل من قوة تجاذب الكاتيونات والأنيونات وخاصة إذا كان المحلول مخففا وللتعبير عن ذلك نقوم بكتابة  لفظ مائي aqueous أمام الأيون مختصرا بالحرفين (aq) كما هو آت :

NaCl(s)       H2O        Na(aq)   +  Cl(aq)

آما في محلول السكر ( مركب غير أيوني ) فلأن جزيئات السكر تسبح في الماء دون أن تتفكك وبالتالي لا توجد أيونات تنقل التيار الكهربي .

تعريف: تسمى المواد التي تذوب في الماء لتعطي محلولا موصلا للتيار الكهربائي بالمواد الموصلة electrolyte أما المواد التي تعطي محلولا لا يوصل التيار الكهربي فتسمى بالمواد غير الموصلة non-electrolyte .

أمثلة : معظم الأملاح القابلة للذوبان في الماء موصلات وهي غالبا مواد صلبة أيونية كهاليدات الفلزات القلوية .

حاصل الإذابة  : 

تقاس الأحماض والقواعد والأملاح في محاليلها بتطبيق قانون فعل الكتلة على الإلكتروليتات ضعيفة التأين وحتى المواد التي يطلق عليها لفظ ((عديمة الذوبان)) فإنه يمكن تطبيق قانون فعل الكتلة عليها في محاليلها المخففة . 

AB 
( 
AB 
( 
A+ 
+ 
B-
أيونات 
                في المحلول 

جزيئات 

صلب

وحيث أن المحلول يكون عادة مخففاً جداً بالنسبة للمادة الذائبة فإن جميع الجزيئات الذائبة تتحول إلى أيونات . فإذا كان لدينا محلول مشبع من كلوريد الفضة في حالة اتزان مع يعض البلورات من كلوريد الفضة كما يلي : 

AgCl (s) ( Ag+ + Cl‑
   ترسيب
فإنه ينطبق قانون فعل الكتلة :


= K                                      
حيث [Ag] ، [Cl] ، [Agcl] تمثل الكتلة الفعالة (الكتلة الفعالة هي عدد الجزئيات الجرامية في اللتر من المحلول . 

نظراً لأن تركيز كلوريد الفضة الصلب يظل ثابتاً فإن المعادلة تصبح : 

[Ag+] [Cl-] = Kc [AgCl] = Ksp

ويعرف الثابت Ksp بحاصل الإذابة Solubility Product . 

وحاصل الإذابة : قيمة ثابتة لا يمكن تجاوزها إلا في حالة المحاليل فوق المشبعة حيث لا توجد بها حالة اتزان بين المحلول والمادة غير الذائبة . 

فمثلاً : إذا بدأنا بمحلول غير مشبع من المادة AB فإنه يمكن زيادة حاصل الضرب [A+] [B-] بإذابة قدر آخر من نفس المادة (أبو بإضافة مادة أخرى تحتوي على أيون مشترك) ويستمر المحلول في تقبل هذه الزيادة حتى تصل على القيمة المحددة لحاصل الإذابة AB فإذا تجاوزنا هذه القيمة تبدأ AB في الترسيب على الفور . 

ولقاعدة حاصل الإذابة تطبيقات عديدة في التحليل الكيفي وفيما يلي حاصل الإذابة لبعض الأملاح الشائعة : 
كلوريد الفضة [Ag] [Cl] = 1.5 × 10 –10
كلوريد الرصاص [Pb2+] [Cl]2 = 0.24 × 10 –4
هيدروكسيد الألومنيوم [Al+3] [OH-]3 = 8.5 × 10 –23
كبريتات الكالسيوم [Ca2+] [SO42-] = 2.3 × 10-23
الأس الهيدروجيني :pH 
نظرا لأن تركيز أيونات الهيدرونيوم  H3O+ والهيدروكسيد     OH -    في المحاليل   قليل نسبيا            ويعبر عنه بأرقام صغيرة على شكل معاملات للرقم 10 السالب الأس فقد اتفق على استعمال مقياس أسهل يعبر بموجبه عن تركيز أيونات الهيدرونيوم بأرقام بسيطة ويسمى هذا المقياس بالأس الهيدروجيني PH ومعادلته كالأتي: 

pH = - log [H3O+]
وحيث أن تركيز أيون الهيدرونيوم في الماء النقي=10-7  مولار فأن الأس الهيدروجيني يكون pH=7  وهنا يكون من الأسهل التعبير بالأس الهيدروجيني pH عن التعبير بالتركيز ذو الأس السالب  

وكذلك فان تركيز أيون الهيدروكسيلOH. = 10-7  مولار وبالتالي فان :

pOH =- log [10-7] =7

وبالتالي فان الحاصل الأيوني للماءpKw  يكون :

pKw = pH + pOH

  وعلى ذلك فان المحاليل الحمضية تأخذ قيما للأس الهيدروجينيpH تتراوح من 7 الى 1 حسب زيادة الحمضية بينما تأخذ المحاليل القاعدية قيما تتدرج من 7 إلى 14 حسب زيادة القاعدية وكون المحلول متعادلا عند القيمة 7.  

. 


                    

الكشف عن الشقوق القاعدية (االكاتيونات):

· الكشف عن الشق القاعدي أكثر تعقيداً من الكشف عن الشق الحمضي وذلك تزايد عدد الشقوق القاعدية وللتداخل فيما بينها ، علاوة على إمكان وجود الشق الواحد في صورة متعددة كحالات التأكسد المختلفة والأيونات المتراكبة . 
· تقسم الفلزات في التحليل الكيفي إلى ست مجموعات ويعتمد هذا التقسيم على اختلاف ذوبان أملاح هذه الفلزات في الماء فمثلاً لا تذوب كلوريدات المجموعة الأولى في الماء ولذلك يسهل ترسيبها وفصلها عن المجموعات 
· الأخرى على هيئة كلوريدات وكذلك المجموعة الثانية على هيئة كبريتيدات في الوسط الحمضي وهكذا وفيما يلي سنبين الأسس النظرية للكشف عن الشقوق القاعدية وفصلها ويسمى المحلول أو المحاليل التي تستعمل في ترسيب أية مجموعة باسم كاشف المجموعة والجدول يوضح فلزات كل مجموعة والكاشف المميز لها : 
 جدول الشقوق القاعدية و  الكواشف المميزة لها مع نوع الراسب
	المجموعة
	الفـــلــــــــــــــزات
	كاشف المجموعة
	الراسب

	الأولى
	فضة – رصاص – زئبقوز


	حمضHCl
	كلوريدات

	2 أ

2 ب
	زئبقيق – نحاس – بز موت – كادميوم 

– زرنيخ + أتتيمون – قصدير 

 
	حمض HCl +

كبرتيد الهيدروجينH2S
	كبريتيدات

	الثالثة
	ألومنيوم – كروم – حديد 


	NH4OH+NH4Cl
	هيدروكسيدات

	الرابعة
	خارصين – منجنيز = كوبالت – نيكل

 
	H2S+NH4OH+NH4Cl
	كبريتيدات

	الخامسة
	كالسيوم – استرانشيوم– باريوم


	(NH4)2CO3+NH4OH NH4Cl
	كربونات

	السادسة 
	ماغنسيوم – صوديوم – بوتاسيوم


	لا يوجد
	--


المجموعة الأولى : 

حمض HCl حمض قوي بتأين في المحاليل المخففة فعند إضافة هذا الحمض إلى أي محلول يحتوي على أملاح الفضة والرصاص والزنبقوز تترسب كلوريدات هذه الفلزات نظراً لتجاوز حاصل الإذابة لها . أما كلوريدات الفلزات الأخرى فإنها تذوب بسهولة فيما عدا كلوريد الباريوم الذي قد يترسب في حالة وجود تركيز عال من أيونات الباريوم . 

ويتكون راسب هذه المجموعة من كلوريدات الرصاص والفضة الزئبقوز وتعتمد طريقة فصل هذه الكلوريدات على الحقائق التالية : 

1 – كلوريد الرصاص يذوب في الماء بالغليان بينما لا يذوب كل من AgCl ، Hg2Cl2  .

 2– كلوريد الفضة يذوب في NH4OH  نظراً لتكوين التراكب [Ag (NH3)2]4 .

سهل الذوبان أما كلوريد الزئبقوز فيتحول إلى راسب أسود عبارة عن خليط من أمينو كلوريد الزئبقيك Hg (NH2) Cl والزئبق المجزأ تجزيئاً دقيقاً يمكن فصله من تراكب الفضة الذائب بالترشيح . 

المجموعة الثانية : 

كبرتيد الهيدروجين مشجع الذوبان في الماء نظراً لأنه حمض ضعيف فإن درجة تأينه ضعيفة . 

H2S ( [HS-] + [H+]

HS ( [S--] + [H+]

وبتطبيق قانون فعل الكتلة : 

ثابت = 

وهذا يعني أنه في المحاليل المتأينة كبريتيد الهيدروجين توجد صلة اتزان بين الأيونات والجزئيات غير المتأينة ومن وجود حمض HCl يزداد تركيز أيونات الهيدروجين مما يتسبب في انخفاض درجة تأين كبريتيد الهيدروجين وتبعاً لذلك يقل تركيز أيونات الكبريتيد في المحلول للحفاظ على حالة الاتزان السابقة . 

مع هذا فإن التركيز الضيئل من أيونات الكبرتيد يكفي لترسيب كبريتيدات المجموعة الثانية نظراً لصغر حاصل الإذابة وبهذا الطريقة يمكن فصل فلزات المجموعة الثانية على هيئة كبريتدات بواسطة HCl + H2S  . 

وتنقسم هذه المجموعة فيما بينها إلى مجموعتين : 

(2 أ) كبريتيدات الزئبقيق والبيزموت والنحاس والكادميوم . 

(2 ب) كبريتيدات الزرنيخ والأنتيمون والقصدر . 

(2 أ) 
كبريتداتها لا تتأثر بمحلول كبريتد الأمونيوم الأصفر . 

بينما تذوب (2ب) في هذا المحلول . 

مجموعة (2 أ) يحتوي الراسب غير الذائب في محلول كبريتيد الأمونيوم الأصفر على كبريتدات الزئبقيق والبزموت والنحاس والكادنيوم وتعتمد طريقة فصل هذه الكبريتدات على الحقائق التالية : - 

1 – كبريتيد الزئبقيق لا يتأثر بحمض النتريك المخفف بينما تتحول باقي الكبريتدات إلى نترات ذائبة وعلى ذلك يمكن فصل كبريتد الزئبقيق . 

2 – يحتوي الراشح الناتج مع حمض النتريك على نترات البرتوت والنحاس والكادميوم وتفصل على شكل كبريتات بواسطة حمض الكبرتيك المخفف . 

3 – عند إضافة NH4OH إلى الراشح ، يترسب البز موت على هيئة هيدروكسيد البز موت بينما يكون كل من النحاس والكادميوم أملاح متراكبة ذائبة . 

4 – يمكن الكشف عن الكادميوم في وجود النحاس فعند إضافة محلول سيانيد البوتاسيوم إلى المحلول الأزرق (الناتج نبعد فصل هيدروكسيد البز موت) حتى يختفي اللون . يكون كل من النحاس والكادميوم سيانيدات متراكبة . 

المجموعة (2 ب)  : يحتوي الراسب المتكون عند تحميض محلول كبرتيد الأمونيوم الأصفر (الناتج بعد فصل المجموعة (2 أ)) على كبريتيدات الزرنيخ والأنتمون والقصدير وتعتمد طريقة فصل هذه الكبريتدات على الحقائق التالية : 

1 – كبرتيد الزرنيخ لا يتأثر بحمض HCl المركز بينما يذوب كل من كبريتد الأتنمون وكبرتيد القصدير مكوناً كلوريدات ذائبة . 

Sb2S3 + 6HCl ( 2 Sb Cl3 + 3 H2S + 2S

Sn S2 + 4HCl   (  SnCl2 + 2H2S

وبهذا يمكن فصل الزرنيخ . 

2 – يمكن فصل الأنتمون والقصدير بإحدى طريقتين : 

أ – حمض الأتساليك يكون أيونات متراكبة غير ثابتة مع الأنتمون مما يسمح ترسيب كبريتد الأنتمون عند إضافة كبرتيد الهيدروجين . 

ب – عند إضافة قطعة من الخارصين إلى المخلوط يختزل كلوريد الأنتمون إلى راسب أسود من فلز الأنتمون أما كلوريد القصديريك فيتخزل إلى كلوريد القصديروز الذائب . 

المجموعة الثالثة : هيدروكسيد الأمونيوم وهو الكتروليت ضعيف التأين يعطي قدراً صغيراً من أيونات الهيدروكسيد . 

NH3 + H2O ( NH4OH ( NH4- + OH-
ويطبق قانون فعل الكتلة : 



ثابت = 

وبالرغم من أن درجة تأين NH4OH صغيرة إلا أن تركيز أيونات OH-  في المحلول يكفي لترسيب هيدروكسيدات فلزات المجموعة الثالثة والرابعة والخامسة وكذا هيدروكسيد الماغنسيوم ولذا وجب إضافة وفرة من محلول كلوريد الأمونيوم الذي يتسبب في زيادة تركيز الأمونيوم مما يؤدي إلى خفض تركيز أيونات OH- في المحلول بالقدر الذي يسمح بترسيب هيدروكسيدات المجموعة الثالثة فقط (الألومنيوم والكروم والحديد) نظراً لصغر قيمة حاصل الإذابة لهذه الهيدروكسيدات). 

وتعتمد طريقة الفصل على الحقائق التالية : 

1 – نظراً للصفات المترددة لكل من Al(OH)3 ، Cr(OH)3 على خلاف (Fe(OH)3 فهما يذوبان في محلول NaOH لتكوين ألومنيات الصوديوم وكروميت الصودريوم . 

Al(OH)3 + NaOH ( Na AlO2 + 2 H2O 

Cr (OH)3 + Na H ( Na Cr O2 + 2 H2O

عند تسخين NaCrO2 يترسب هيدروكسيد الكروميك مرة أخرى أما الألومنيوم فيبقى في المحلول على هيئة ألومنيات الصوديوم الذائبة وبذلك يمكن فصله . 

2 – عند معاملة هيدروكسيد الكروميك وهيدروكسيد الحديديك بفوق أكسيد الصوديوم (أو هيدروكسيد الصوديوم وفوق أكسيد الهيدروجين) يتأكسد هيدروكسيد الكروميك إلى كرومات الصوديوم الذائبة (ذات لون أصفر) . 

2Cr (OH)3 + 3H2O2 + 4 NaOH ( 2 Na2 CrO4 + 8 H2O

وبهذا يمكن فصل الكروم . 

المجموعة الرابعة

نظراً لارتفاع حاصل الإذابة لكبريتدات فلزات هذه المجموعة فإنه لا يمكن ترسيبها في الوسط الحمضي . ولكنها ترسب في الوسط القاعدي بواسطة كبريتيد الأمونيوم (أو كبريتيد الهيدروجين في وجود هيدروكسيد الأمونيوم) وكبريتيد الأمونيوم كباقي الأملاح بتأين لدرجة كبيرة وعلى هذا يزداد تركيز الخارصين والمنجنيز والنيكل فيتم ترسيبها . 

قد تتسبب إضافة NH4OH  في ترسيب فلزات هذه المجموعة وكذا فلز (Mg) على هيئة هيدروكسيدات ولذا يجب إضافة محلول NH4u أولاً قبل 
إضافة NH4OH للحد من تركيز أيونات OH- لدرجة لا تسمح ترسيب هيدروكسيد الماغنسيوم . 

وتعتمد طريقة الفصل على الحقائق التالية : 

1 – تذوب كبريتات من كل من الخارصين والمنجنيز في الحمض HCl مخفف بسهولة بينما لا تذوب كبريتات كل من الكويلت والنيكل وبالتالي يمكن فصلهم . 

2 – عند معاملة المحلول المحتوي على كلوريد كل من الخارصين والمنجنيز بمحلول NaOH يترسب كل من الخارصين والمنجنيز ولكن نظراً للخواص المترددة لفلز الخارصين والمنجنيز فإن هيدروكسيد الخارصين يذوب في الزيادة من NaOH مكوناً خارصينات الصوديوم Na2 2n O2 وبذا يمكن فصل الخارصين . 

3 – أما فيما يتعلق بالكوبالت والنيكل  فيمكن الكشف عن كل منهما باختبارات خاصة مميزة لا تتأثر بوجود العنصر الآخر مثل اختبار بتوسيانات  للكوبالت واختبار ثنائي ميثيل الجليوكزيم للنيكل . 

                         

                          المجموعــة الخامســـة 
تترسب فلزات هذه المجموعة وهي الكالسيوم والاستراتشيوم والباريوم على هيئة كربونات بواسطة كربونات الأومنيوم في وجود كل من كلوريد الأومنيوم وهيدروكسيد الأومنيوم . 


ويحتوي الراشح من المجموعة الرابعة على تركيز عال من أيونات الأومنيوم أعلى بكثير من الحد الضروري لمنع ترسيب هيدروكسيد الماغنسيوم وهذا التركيز العالي من أيونات NH4+ يؤثر على كربونات الأومنيوم المضافة حيث يعمل على خفض تركيز أيونات الكربونات وهذا بدوره يؤدي إلى عدم إتمام ترسيب كربونات الكالسيوم والاسترانشيوم والبروم ولذا وجب التخلص من أملاح الأمونيوم أولاً قبل البدء في ترسيب المجموعة الخامسة وذلك بالتسخين مع حمض HNO3 المركز ثم يضاف قليل من كلوريد الأمونيوم ثم هيدروكسيد الأمونيوم حتى يصبح المحلول قلوياً وبعد ذلك تضاف وفرة من محلول كربونات الأمونيوم لترسيب المجموعة الخامسة . 

وتعتمد طريقة الفصل على الحقائق التالية : 

1 – عند إضافة محلول كرومات البوتاسيوم إلى محلول خلات الفلزات الثلاثة (بإضافة حمض الخليك) يترسب كرومات البريوم أولاً (1.6 ×10–10) ولا يترسب كرومات الكالسيوم أو الاسترانشيوم . 

2 – تعتمد طريقة فصل كل من الكالسيوم والاسترانشيوم على الاختلافات في حاصل الإذابة لكبريتات كل منهما فكبريتات الاسترانشيوم  أقل ذوباناً من كبريتات الكالسيوم حتى أنه يمكن ترسيب كبريتان الاسترانشيوم بواسطة محلول من كبريتات الكالسيوم ولذا يمكن فصل الاسترانشيوم تماماً على هيئة كبريتات بواسطة محلول كبريتات الأمونيوم . 


                             المجموعة السادســة 
تحتوي هذه المجموعة التي تعرف بالمجموعة القلوية إلى الفلزات التي لم يمكن ترسيبها على هيئة كلوريدات أو كبريتات أو هيدروكسيدات أو كربونات بواسطة كواشف المجموعات الخمس السابقة وهذه الفلزات هي (الماغنسيوم – الصوديوم – البوتاسيوم – الأمونيوم) . ولا يوجد كاشف لهذه المجموعات وإنما يجري عن كل عنصر على حدة . 

· من الأفضل إجراء عملية الكشف عن الأمونيوم على جزء من المخلوط الأصلي للكشف عن شق الأمونيوم قبل البدء في الكشف عن المجموعة الأولي وتعتمد طريقة الكشف عن الأمونيوم على سهولة تطاير غاز النشادر عند تسخين أملاح الأمونيوم مع القواعد مثل Na OH . 
· أما فيه يتعلق بباقي عناصر هذه المجموعة فيجري الكشف عن كل منهم على حده . 
· تعتمد طريقة الكشف عن الماغنسيوم على ترسيبه على هيئة فوسفات الأمونيوم والماغنسيوم بواسطة فوسفات الصوديوم في وجود كل من كلوريد الأمونيوم وهيدروكسيد الأمونيوم (NH4Cl يضاف لمنع ترسيب هيدروكسيد الماغنسيوم) . 
· عند الكشف عن الصوديوم والبوتاسيوم يجب التخلص من آثار الأمونيوم حيث أنها تعطي اختبار الكوبالتي نتريت مثل البوتاسيوم . يمكن التخلص من أملاح الأمونيوم بتبخير جزء من راشح المجموعة الخامسة . في وجود حمض النتريك المركز . 
· تعتمد طريقة الكشف عن الصوديوم والبوتاسيوم أساساً على اختبار اللهب . 
حيث يعطي الصوديوم لهبا لونه أصفر ذهبي بينما يعطي البوتاسيوم لهبا لونه بنفسيجي


يهدف هذا النوع من التحليل إلي معرفة كمية المكون الموجودة في عينة ما بغد تحليلها كيفيا (نوعيا)

  ينقسم التحليل الكمي إلى قسمين : 

1. التحليل الكمي الحجمي .
2. التحليل الكمي الوزني

أسس التحليل الكمي الحجمي :

 يهدف  هذا النوع من التحليل إلى تحديد تركيز المواد المتفاعلة من خلال إجراء  المعايرات بين الحجوم معلومة من محاليل معلومة التركيز وأخرى معلومة الحجم  غير معلومة التركيز .المحلول المعلوم التركيز بالضبط يسمى المحلول القياسي وهو يحتوي على عدد معين من الجزيئات الجرامية في اللتر و بمعرفة حجم المحلول القياسي الذي يتفاعل تماما مع محلول المادة الأخرى ذات التركيز المجهول عند نقطة التكافؤ( نقطة النهاية ) و بتطبيق قوانين التكافؤ الكيميائي يمكن حساب قوة المحلول المجهولة . 

بمكن الكشف عن نقطة النهاية(نقطة التكافؤ) عن طريق ملاحظة التغير في إحدى الخواص الطبيعية للمحلول المعاير الناتج عن التغير في تركيز إحدى المواد المتفاعلة بالقرب من تلك النقطة

وبمكن تقسيم الخواص التي يعتمد عليها في الكشف عن نقطة النهاية إلى قسمين :

(1) خواص مرئية : وهي الخواص التي يمكن ملاحظتها بالعين المجردة  مثل التغير في لون المحلول أو ظهور تعكر أو اختفاء هذه التغيرات وعادة ما يستخدم الدليل حيث يتغير لون الدليل بشكل مميز للغين عند نقطة النهاية وهذا ما سنتناوله  بالتفصيل في هذا الفصل

(2) خواص قابلة للقياس : وهذا النوع من الخواص لا يمكن كشفها بالعين المجردة وانما يمكن متابعة تغيرها أثناء المعايرة عن طريق قياسها باستخدام الطرق الآلية وسوف تتناول هذا النوع باختصار :
· المعايرات التوصيلية Conductometric Titration:
وهي المعايرات التي يستدل فيها على نقطة النهاية عن طريق قياس التوصيل الكهربي أثناء المعايرة  ومن ثم رسم العلاقة بين حجم الكاشف المضاف والتوصيل الكهربي وتكون نقطة النهاية عند الارتفاع المفاجئ أو الثبات في قيمة التوصيل الكهربي( شكل)

· المعايرات الجهدية Potentiometric Titration :
وهي المعايرات التي يستدل فبها على نقطة النهاية عن طريق قياس الفرق في الجهد بين زوج من الأقطاب ( أحدهما معلوم الجهد ) مغموسة في المحلول المعاير ويستخدم فيها جهاز مقياس الجهد الكهربي POTENTIOMETER للدلالة على قيمة الجهد الكهربي( مقاسا بالميللي فولط mV أو الأس الهيدروجيني pH ) عند إضافة أي نقطة من الكاشف.

· المعايرات التيارية Amperometric Titration
وهي المعايرات التي يستدل فيها على نقطة النهاية من خلال التغير المفاجئ في قيمة شدة التيار( مقاسا بالميلي أمبير) عند نقطة النهاية

· المعايرات الحرارية Thermometric Titration
وهي المعايرات التي يستدل فبها على نقطة النهاية عن طريق التغير المفاجئ في درجة حرارة المحلول المعاير عند نقطة النهاية

· المعايرات الطيفيةة Spectrophotometric Titration
وهي المعايرات التي يستخدم فبها التغير في امتصاص المحلول المعاير للأشعة المرئية أو فوق البنفسجية عند نقطة النهاية

أولا : أساليب التعبير عن التركيز:

تحضر المحاليل عادة بإذابة وزن معين من المادة المطلوب تحضيرها

 في حجم معين من المذيب ( كما في الشكل ) وبالتالي تنقسم أساليب التعبير عن التركيز الى :
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1 التركيز بدلالة وحدات كتلة / وحدات حجم
1 القوة (ق): (حجم / لتر)
2 النسبة المئوية الحجمية %w/v
3 المولارية ( م )
4 العيارية  (ع )
2 التركيز بدلالة وحدات كتلة / وحدات كتلة
1 المولالية (ل)
2 النسبة المئوية الوزنية %w/w
أ- التركيز بدلالة وحدات كتلة / وحدات حجم :
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1- القوة (ق) : (حجم / لتر):
هي عد الجرامات من المادة الذائبة في 1 لتر من المذيب

5 جرام (NaCl) ذائبة في 100مل                محلول قوته 5جم / لتر.
 2-النسبة المئوية الحجمية

هي عدد الجرامات من المادة الذائبة في 100 مل من المذيب .

10 جرام (Na2CO3) ذائبة في 100مل ماء               محلول 10%(جم / حجم).

 3-المولارية (م) :

هي عدد االمولات من المادة الذائبة في   1لتر من المذيب

مثال: 1مول من هيدروكسيد الصوديوم  يزن 40 جرام .

40جرام من NaOH ذائبة في 1لتر           محلول 1 مولاري (م).

20جم من NaOH ذائبة في 1لتر              محلول 0.5مولاري (م) .

مثال : محول مكون من إذابة 2 جرام  من NaOH ذائبة في 250 مل

ماهي مولارية هذا المحلول ؟

 وزن المادة في اللتر  (  8 جرام لان في ربع اللتر 2 جرام .    المول الواحد : 40 جرام
∴ ما هو  التركيز بالمولارية لمحلول  مكون من إذابة 2جرام من هيدروكسيد الصوديوم في 250 مل ماء ؟

(Na=23 . O=16.H=1)                                               
 ( وزن المادة الذائبة  في 1 لتر ) = 2 x 1000   =  8 جرام
              250
∴ عدد المولات ( n)  =    W
                                    M  
=           8    =    0.2 م
           40

حيث :       W  =   وزن المادة،          M =     وزن المول الواحد .

    8   جرام من NaOH              8  ÷     40                0.2 م

المول يزن 40 جرام 

وبشكل عام فان :


                 = 0.2×40×(250÷1000)= 2 جرام

 4-العيارية:

تعريف : هي عدد الأوزان المكافئة من المادة الذائبة في 1 لتر من المحلول .


أحسب الوزن المكافئ لحمض الكبريتيك H2SO4.

حيث :H=1,S=32,O=16

الوزن المكافئ لحمض الكبريتيك  = الوزن الجزيئي
                                            عدد أيونات H+
= (2×1)+32+(4×16)

= 49 جرام

     2

49جرام(H2SO4)     ذائبة في 1لتر                           محلول 1ع  (عياري)

4.9 جرام(H2SO4)     ذائبة في 1 لتر    
                محلول 0.1 ع (عياري)


        س/ أحسب الوزن المكافئ لهيدروكسيد الصوديوم :NaOH

حيث :Na=23,O=16,H=1

ج/ الوزن المكافئ لهيدروكسيد الصوديوم(NaOH) :

             =   23+16+1     =40       =40  جرام
              1                  1     
40جرام (NaOH):  ذائبة في         1 ع

1لتر

8  جرام(NaOH): ذائبة في1 لتر                             0.2ع

      لأن : 8÷40=1÷5=0.2


مثال:   Na2CO3
حيث :Na=23,C=12,O=16

الوزن المكافئ لكربونات الصوديوم Na2CO3=

                                       (2×23)+12+(3×16)=

 
                                           2

46+12+48=  106  = 53 جرام

       2            2

53 جرام من Na2CO3ذائبة في                       محلول 1ع

1لتر
5.3جرام من Na2CO3ذائبة في                    محلول0.01ع

 1لتر


أحسب التركيز العياري لمحلول مكون من إذابة 0.53 من كربونات الصوديوم Na2CO3 حيث :Na=23,C=12,O=16

الوزن المكافئ =               الوزن الجزيئي
                        عدد أيونات الفلز  x   تكافؤ الفلز
=            106  =  53 جرام
    2×1

عدد الأوزان المكافئة =  5.3   

      53    

العيارية(ع)   =      وزن المادة

                    الوزن المكافئ×الحجم باللتر

3 التركيز بدلالة وحدات كتلة / وحدات كتلة:
1     المولالية (ل):  وتمثل عدد الجرامات الجزيئية (المولات) من المادة الذائبة في 1000 جرام من المذيب .
2 النسبة المئوية الوزنية : وتمثل عدد الجرامات من المادة الذائبة في 100 جرام من المذيب
الكثافة والثقل النوعي للمحاليل
Density and Specific Gravity of Solutions
الكثافة (  (Dهي العلاقة بين كتلة المادة ووحدة الحجم أما الثقل النوعي sp.gr)) فهو نسبة الكتلة للمادة الى حجم من الماء مساو لهذه الكتلة عند درجة حرارة ( 4 درجة مئوية) ووحدة الكثافة في النظان المتري عبارة عن ( كجم/ل ) أو (جم/ مل).

أما الثقل النوعي فليس لديه نظام معين وتستخدم العلاقة التالية لايجاد الكثافة :

                 الكثافة (  ( D = الكتلة (كجم) ( (M  /  الحجم ( اللتر) (V (
                                   = الكتلة (جم) ( (M  /  الحجم ( مل) (V (

أمثلة :

(1 )   احسب التركيز المولاري لحمص النيتريك HNO3 (  M.wt = 63)  في محلول اذا كانت قيمة ثقله النوعي (1.42 جم/ مل ) ونسبة الحمض تساوي 70% ؟

الحل :

عدد جرامات الحمض المركز في اللتر = 1.42 x 1000 = 1420 جم

الوزن الفعلى للحمض في اللتر = 1420 x  0.70 = 994 جم / اللتر

المولارية (م ) = عدد المولات / الحجم باللتر

                    =  994 /63  =    16 مولار

(3) احسب الحجم المطلوب من الحمض المركز الذي يحتوي على 37 % من  HCl ( M.wt  = 36.5) وثقله النوعي (1.18حم / مل) وذلك لتحضير 100 مل من الحمض بتركيبز 6.0 مولاري .
الحل :

مولارية للحمض المركز=    وزن الحمض(جم/ لتر)xالنسبة الوزنية x 1 مول 

                                                 الوزن الجزيئي ( M.wt)

                             =  ( 1.18 x 0.37 x  1مول ) /  36.5

                            =  12مول / لتر =  12مولار

وباستخدام قانون التخفيف :

(ح x م ) قبل التخفيف  =  ( ح x م ) بعد التخفيف
ح   x  12   =  100 x  6

الحجم اللازم من الحمض المركز = 6 x 100/ 12   = 50 مل

مسائل وحلولها على طرق التعبير عن التركيز

1. تم تحضير محلول بإذابة (10.12جم) من KCl.MgCl2.6H2O 
M.wt =277.87)) في محلول حجمه 2.0 لتر أحسب التراكيز التالية :

· التركيز المولاري للمركب KCl.MgCl2.6H2O( الجواب: 0.01821م)
· النسبة المئوية (w/v )للمركب KCl.MgCl2.6H2O (الجواب :0.506% )
· عدد المليمولات لأيون الكلور يد 
 Cl-في 25 مل من المحلول(1.366مليمول)

2. محلول يحتوي على (w/w) 7.88% ملح Fe(NO3)33 وكثافته1.062g/ml) =D) إذا علمت أن M.wt = 241.86) )احسب :
· التركيز المولاري للمادة Fe(NO3)3 ( الجواب: 0.366م )
· عدد الجرامات للمادة Fe(NO3)3 في اللتر من المحلول(الجواب:83.7 جم/لتر)
3. ما هو وزن نترات الصوديوم NaNO3 اللازم لتحضير 50 مل من محلول مائي بحيث بكون تركيز لأيونات الصوديوم Na+ فيه35 ملحم/مل ( الجواب: 6.47جم.

ثانيا : أنواع المعايرات الحجمية :

تنقسم المعايرات الحجمية حسب نوع التفاعل بين المادة المعايرة والكاشف إلى أربعة أنواع :

1. معايرات الأحماض والقواعد : Acid - Base Titration
ويتم هذا النوع من المعايرات بين حمض وقاعدة وقد تعاير القاعدة المجهولة بحمض معلوم فتسمى Acidimetry كما أن الحمض المجهول قد يعاير بقاعدة فتسمى Alkalimetry  وفي كلتا الحالتين تحصل عملية تفاعل بين الحمض والقاعدة مما يترتب عليه عملية تعادل Neutralization ولهذا تسمى هذه المعايرات بمعايرات التعادل   Neutralization Titration والتي يصحبها تغير في الرقم الهيدروجيني pH 

2. معايرات الأكسدة والاختزال Oxidation-Reduction Titration
وأساس هذا النوع من المعايرات تفاعلات الأكسدة والاختزال حيث تضاف المادة المؤكسدة إلي المادة المختزلة أو العكس فتحدث عملية أكسدة واختزال أي تغير في الجهد

3. معايرات الترسيب Precipitation Titration 
ويصحب هذا النوع من المعايرات تكون راسب عند اضافة المحلول القياسي من السحاحة ومن أشهرها معايرات الهاليدات بمحلول قياسي من نترات الفضة والمعروفة بمعايرات الفضة Argentimetry
4. معايرات التعقيد Compleximetric Titration
وفي هذا النوع من المعايرات يتكون مركب معقد باضافة الكاشف الى المادة المجهولة ومن أشهرها معايرات الEDTA  وتستخدم غالبا لتقدير الفلزات القلوية

1--معايرات الأحماض والقواعد : Acid - Base Titration
الغرض من معايرة محلول قلوي باستخدام محلول قياسي لحمض هو تحديد كمية الحمض الذي يكافئ بالضبط كمية القاعدة الموجودة ويستدل على ذلك بنقطة التكافؤ         Stoichiometric Point ,Equivalent Point أو ما يسمى بنقطة التعادل النهائية Theoritical Endpoint ويمكن تحديدها في محلول مائي للحمض والقاعدة .

فإذا كان كل من الحمض والقاعدة الكتروليتات قوية فان المحلول الناتج يصبح متعادلا ورقمه الهيدروجيني pH =7

أما اذا كان الحمض أو القاعدة الكتروليتا ضعيفا فان الملح الناتج من تعادله يتميأ إلى حد ما ويصبح المحلول يذلك عند نقطة التكافؤ اما قلويا ضعيفا أو حمضيا ضعيفا ويمكن حساب الرقم الهيدروجيني للمحلول بالضبط عند نقطة التكافؤ بعرفة ثابت التأين للحمض الضعيف أو القاعدة الضعيفة وتركيز المحلول .

وبالنسبة لأي عملية معايرة فان نقطة التكافؤ يمكن تمييزها بواسطة تعيين تركيز أيون الهيدروجين في المحلول ويعتمد ذلك على طبيعة كل من الحمض والقاعدة وتركيز المحلول .وهذه  المعايرات التي يتم فيها ارتباط أيون 
الهيدروجين H+  مع أيون الهيدروكسيل OH- لتكوين الماء 
.

 H2O                      H+   +   OH-
K = [ H+ ] [ OH]
                                                    [[H2O
K[H2O]=[H+] [OH-]
Kw= [H2O]=[H+][OH-] =10-14
عند التعادل:
pH  =  -  log[H+]
pH =7
محلول حامضي  :    pH   <    7
محلول قـــاعدي  :  pH    >  7

أدلـــــة المعـــايرة في تفاعلات التعادل :

 عند معايرة حمض مع قاعدة نلاحظ أنه يلزم دليل مناسب لكل نقطة تعادل والأدلة إما أحماض عضوية ضعيفة  H+In- مثل الفينولفثالينPhenolphthaline  أو قواعد عضوية ضعيفة In+OH- مثل الميثيل البرتقالي MethylOrange. يتغير لونها تبعاً للوسط الموجودة فيه ويختلف لون الصورة المتأينة عن الصورة غير المتأينة . حيث أن In: تعني شق الدليل :Indicator : أي: دليل.

أمثلة:
1/ تفسير عمل دليل الفينولفثالينPh.Ph  في الوسط الحمضي والقاعدي

:

أ-الوسط الحمضي   :


      (أحمر وردي)  H+     +    In-                      H+In-    
              (عديم اللون)                      
يزداد تركيز أيون الهيدروجين [H+] (من الدليل والوسط) فيسير التفاعل في الاتجاه العكسي ويظهر الدليل بصورته الغير متأينة (عديم اللون) .

ب-الوسط القاعدي  (أحمر وردي)


      (أحمر وردي)  H+     +    In-                      H+In-          
  OH-                                                              

ترتبط أيونات الهيدروجين [H+] من الدليل وأيونات الهيدروكسيل [OH-] من الوسط فيتشكل الماء ويظهر الدليل بصورته المتأينة (أحمر وردي).
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2/ تفسير عمل دليل الميثيل البرتقاليM.O في الوسط الحمضي والقاعدي


أ- في الوسط الحمضي           

In+OH      -          In  +

(أحمر)                (برتقالي)

ترتبط أيونات الهيدروكسيل (من الدليل)  مع أيونات الهيدروجين (من الوسط) فيظهر الدليل بصورته المتأينة (أحمر)

ب- الوسط القاعدي               

أ       

In+OH-                               In         +

(أحمر)                          (برتقالي)

يزداد تركيز أيون الهيدروكسيل من الوسط والدليل فيسير التفاعل قي الاتجاه  المعاكس فيظهر الدليل بالصورة الغير متأينة (ا صفر برتقالي) .

بعض أدلة التعادل المعروفة

	اسم الدليل
	اللون في الوسط الحمضي
	اللون في الوسط القاعدي

	أحمر الفينول
	أصفر
	أحمر

	فينولفثالين
	عديم اللون
	أحمر وردي

	الميثيل البرتفالي
	أحمر
	أصفر برتقالي

	الثيمول الأزرق
	أحمر
	أصفر

	بروموثيمول الأزرق
	أصفر
	أزرق

	الثيمولفثالين
	عديم اللون
	أزرق

	الأليزارين الأصفر
	أصفر
	أحمر

	أحمر الكنغو
	بنفسجي
	برتقالي محمر
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منحنيات المعايرة

هي علاقة بين الأس الهيدروجيني pH وحجم الكاشف المضافml))V

منحنى  معايرة حمض قوي مع قاعدة قوية :                                                    

يبين الشكل التغير في الرقم الهيدروجينيpH عند تعادل كميات متكافئة من حمض قوي( حمض الهيدروكلوريك ) مع قاعدة قوية(مثل هيدروكسيد الصوديوم ) ويتضح من هذا الشكلان الرقم الهيدروجيني للمحلول يزداد تدريجيا بإضافة كميات قليلة من القلوي حتى نصل إلى نقطة التعادل وعندما يحدث تغير مفاجئ في الرقم الهيدروجيني من 4 إلى 10 وبناءا على ذلك فان جميع الأدلة السابقة تصلح للاستخدام في هذا النوع 

من المعايرة حيث أنها جميعا تغير لونها في هذا المدى من الرقم الهيدروجيني
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منحنى  معايرة حمض قوي مع قاعدة ضعيفة :                                                                                                                                 
وذلك مثل (حمض الهيدروكلوريك مع هيدروكسيد الأمونيوم) ويتضح من الشكل

التكافؤ يكون أقل من 7 ( حوالي 5 ) وبذلك لا يصلح الفينولفثالين كدليل في هذه الحالةبينما يمكن استخدام الميثيل البرتقالي.
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  منحنى  معايرة حمض ضعيف مع قاعدة قوية :

وذلك مثل (معايرة هيدروكسيد الصوديوم مع حمض الخليك) ويبين الشكل مدى التغير في الرقم الهيدروجيني عند نقطة التكافؤ في هذه الحالة وبتضح من الشكل أن إضافة كميات متكافئةمن الحمض للقاعدة أي عند نقطة التكافؤ يكونلرقمالهيدروجيني للمحلول أعلى من 7(حوالي8)ومنه يتضح أن الفينولفثالين هو أصلح الأدلة بينما

لا يصلح الميثيل البرتقالي في مثل هذه الحالة
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  منحنى  معايرة حمض ضعيف مع قاعدة ضعيفة:

وذلك(مثل حمض الخليك مع هيدروكسيد الأمونيوم)ويتضح من الشكل إن مدى التغير في الرقم الهيدروجيني يكون ضئيلا للغاية بحيث لا يمكن معه استخدام أي من الأدلة البسيطة المعروفة وعادة ما يستخدم أدلة مختلطة مثل الأحمر المتعادل عأزرق المثيلين.
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معايرة الأحماض عديدة القاعدية بقاعدة قوية :

وذلك مثل ( معايرة حمض الفوسفوريك بهيدروكسيد الصوديوم)فبتأين حمض الفوسفوريك على ثلاث مراحل ؛ وكما يتضح من منحنى المعايرة فان نقطة التكافؤ

 في المرحلة الأولى تقع عندpH=4.6 ولذا يمكن استخدام الميثيل البرتقالي في هذه المرحلة ,

 أما في المرحلة الثانية فتقع نقطة التكافؤ عند pH=9.7 وعندها يمكن استخدام الفينولفثالين ومن الصعب اختيار دليل مناسب للمرحلة الثالثة حيث أن منحنى التعادل فيها يكون منبسطا .وفي حالة الأحماض عديدة القاعدية التي يكون فيها الفارق بين ثابتي التأين في المرحلة الأولى والثانية ضئيل كما في حمض الخليك والسكسينيك

 فانه يصعب التمييز بين المرحلتين في هذه الحالة ويعتبر التعادل وكأنه يتم على مرحلة واحدة .
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 Strong Diprotic Acid
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ملخص للحالات المختلفة للمعابرات :
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قوانين المعايرة


أمثلة وحلولها  :

1 - ما هي عيارية  وقوة حمض الهيدروكلوريك(HCl)  إذا علمت أنه لزم لمعايرة 10 مل منه 6 مل من محلول هيدروكسيد الصوديوم  (NaOH)المحضر بإذابة 0.4 جرام في 100 مل ماء ؟
حيث :                                 H=1, Cl=35.5, Na=23, O=16.

         تعيين عيارية NaOH
ماء 100مل                            0.4جرام

1000مل                                (ق)

:.   ق ( Na OH ) = 1000×0.4    = 4 جرام/ لتر
                                  100              

ق =   عَ  ×   الوزن المكافئ (NaOH)

:. الوزن المكافئ (NaOH) =  الوزن الجزيئي
  =  40   =  40جرام
     عدد مجموعاتOH     1
عَ =            ق
        =     4÷40 =0.1 ع
          الوزن المكافئ

         :. (ح  ×  ع ) = ( حَ  ×  عَ)
NaOH            HCl                     
               10    ×ع   =  6×0.1

                    ع  (HCl) = 6×10
                              10
                                 = 0.06 عياري

               :. ق (HCl) = ع (HCl) × الوزن المكافئ

               :. الوزن المكافئ HCl =    الوزن الجزيئي

                                          عدد أيونات H+
                              =  1+35.5     = 36.5جرام
                                         1  

                       :.     ق =  ع ×   الوزن المكافئ

                    = 0.06   ×  36.5  = 219جرام / لتر .

2- ماهي عيارية وقوة محلول هيدروكسيد كالسيوم Ca (OH)2
يتعادل 7 مل منه مع 20 مل من محلول حمض الكبريتيك المحضر بإذابة 4.9جرام في 100مل ماء؟

حيث :         Ca=40,   O=16,   H=1,     S=32
إيجاد عيارية حمض الكبريتيك (H2SO4)

100    مل             ـ        409 جرام

1000  مل                       (  ق)

∴ق    (H2SO4) =   1000 ×4.9   =  49 جرام / لتر
                                   100

   ق = ع  ×  الوزن المكافئ

   الوزن المكافئ=     الوزن الجزيئي     = 2+32+64

                 عدد أيونات H+
        2

         = 49جم
:.    ع =         ق
     =    49   = 1 عياري (ع)

               الوزن المكافئ      49

(ح  ×  ع  ) =       (  حَ  ×   عَ)

          حمض الكبريتيك          هيدروكسيد الكالسيوم

                           20 ×1  =  7  ×عَ

           عَ = 20×1 = 0.285 ع

                   7   

           قَ =  عَ  × الوزن المكافئ

   الوزن المكافئ  =  الوزن الجزيئي ÷ عدد مجموعات OH-

          =          74      ÷    2

                   =             37جرام

         :.  قَ   =     0.285       ×       37


            =      10.5 جرام / لتر .
مسائل عامة على معايرات التعادل

إنشاء منحنيات المعايرة :

· معايرة حمض قوي مع قاعدة قوية :
مثال : احسب الرقم الهيدروجيني pH عند إضافة : صفر– 2.5- 12.5- 25 – 30 مل من محلول هيدروكسيد الصوديوم NaOH  الذي تركيزه (  0.2 م) لمعايرة 25 مل من حمض الهيدروكلوريك HCl  الذي تركيزه (0.2 م)

الحل : في البداية وعند إضافة( صفر) مل يمكن حساب الرقم الهيدروجيني pH   وهو عبارة عن تركيز الحمض قبل تفاعله وهو كما يلي :

                 pH =  - log 0.2 = 0.7

وعند إضافة حجم قدره (2.5 مل) من   NaOH وعند بداية المعايرة يكون عدد مولات الحمض تساوي :

                            0.2 م x 25 مل = 5.0 مليمول من H+
ويمكن حساب تركيز H+ بعد إضافة NaOH  كما يلي :

عدد المليمولات المضافة من الهيدروكسيد OH- = 0.2 م x  2.5 مل = 0.5مليمول

عدد المليمولات المضافة من الحمض=(5.0 –0.5 )= 4.5 مليمول في 25 مل

التركيز المولاري للحمض   H+  = 4.5 /27.5 = 0.164م

                             pH =  - log 0.164 =  0.79
وعند اضافة 12.5 مل من : OH - 

عدد المليمولات المضافة من الهيروكسيد OH-=0.2 م x 12.5مل=2.5مليمول

عدد المليمولات المضافة من الحمض=(5.0 –2.5 )=2.5مليمول

التركيز المولاري للحمض   H+  =2.5/37.5 =0.0667م

- log 0.0667=1.18                             pH =
وعند إضافة 25 مل من القاعدة: فان كل أيونات الحمض تفاعلت مع أيونات القاعدة وتكون محلول الملح NaCl  المتعادل :

                                                              7                  pH = 
وعند إضافة 30 مل من القاعدة تكون هناك زيادة من هيدروكسيد الصوديوم بمقدار

=0.2 م x 5 مل  =  1.0 مليمول من OH- في 55 مل

التركيز المولاري للقاعدة = 1 / 55 =0.0182م

0.0182=1.74                             pOH =  - log
                       pH= 14- 1.74 =12.26        
مثال آخر: معايرة 50 مل من حمض قوي ( HA) ذو تركيز0.1 م بواسطة هيدروكسيد الصوديوم 0.1 م
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معايرة حمض ضعيف مع قاعدة قوية :
مثال: احسب الرقم الهيدروجيني pH عند إضافة 20- 50- 80 مل من محلول هيدروكسيد الصوديوم NaOH  الذي تركيزه (  0.2 م) ) لمعايرة 50 مل من حمض الخل الذي مولاريته 0.2 م إذا علمت أن ثابت تأين الحمض

Ka  =1.75x10-5

الحل : عند اضافة 20 مل من القاعدة :

      عدد المليمولات من الحمض قبل الاضافة = الحجم x  المولارية
                                                =0.2x 50 = 10 مليمول HOAc  

عدد المليمولات المضافة من الهيروكسيد OH-=0.2 م x 20 مل=4 مليمول OH

         = عدد المليمولا ت  للأيون Oac الناتجة في حجم 70 مل

عدد المليمولات للحمض المتبقية =  10-4= 6 مليمول HOAc
بما أن المحلول المتكون عبارة عن محلول منظم فيمكن اهمال الحجوم وتستخدم المليمولات لحساب ال pH  

          pH  =  pKa + log (Oac) /(HOAc)

         pH= 4.67 + log 4.0/ 6.0 =4.58

عند اضافة 50 مل من القاعدة : يتحول كل حمض الخل الى أيون OAc 

تركيزه = 10 مليمول في 100مل= 0.1 م

التركيز المولاري للقاعدة OH :

[OH] =√Kw/Ka x [Oac]
      

   =√1.0x10-14 /1.75x10-5x 0.1=7.56x10-4
pOH=5.12
pH=14-5.12=8.88
عند اضافة 80 مل من القاعدة :

هنالك زيادة من القاعدة :

                         في محلول حجمه 130 مل                                                        OH=0.2 x 30 =6 mmole 
OH=6/130=0.046 M

pOH =1.34        pH=  12.66 
تطبيقات معايرات التعادل

لمعايرات التعادل تطبيقات عديدة في التحليل منها :

· تقدير الأحماض والقواعد :
 الأحماض القوية تعاير بمحاليل قياسية من القواعد بينما القواعد القوية تعاير بمحاليل قياسية من الأحماض وعندما تكون الأحماض ضعيفة جدا فانه يجب زيادة حموضتها ومن الأمثلة على ذلك إضافة المركبات عديدة الهيدروكسيل لزيادة حموضة حمض البوريك الضعيف.أما الأحماض الأمينية فتمتاز بخواص حمضية وقاعدية ضعيفة لوجود مجموعة الأمين القاعدية ومجموعة الكربوكسيل الحمضية ويمكن تقويتها بإزالة إحدى الصفتين.
· تقدير النيتروجين في المواد العضوية :
 وهذه الطريقة تسمى طريقة كلداهلKjeldahl وتستخدم لتقدير النيتروجين في الأغذية والأسمدة وغيرها من المواد العضوية وتتلخص في تفكيك المركب العضوي بواسطة هضمه بمحلول ساخن ومركز من حمض الكبريتيك وفي وجود عوامل مساعدة فيتحول النيتروجين في المركب العضوي الى كبريتات الأمونيوم الهيدروجينية ثم يضاف عليها هيدروكسيد الصوديوم ويجمع غاز النشادر في حمض الهيدروكلوريك المعلوم التركيز ثم تعاير الزيادة من الحمض بواسطة هيدروكسيد الصوديوم.
· تقدير الفوسفور :
 بترسيبه على هيئة موليبدوفوسفات الأمونيوم واذابة الراسب في زيادة من هيدروكسيد الصوديوم ثم معايرة الزيادة بواسطة محلول قياسي من حمض وفي وجود دليل الفينولفثالين .
· تقدير حمض البوريك في الأدوية : 
حيث تحرق العينة ثم تذاب في حمض الكبريتيك وبعد معادلة المحلول يضاف الكحول الميثيل فتتكون بورات الميثيل وتجمع في محلول هيدروكسيد الصوديوم ثم يضاف المانيتول(عديد الهيدروكسيل) لزيادة قوة حمض البوريك ثم يعاير الحمض بواسطة محلول قياسي من هيدروكسيد الصوديوم .
· تقدير المركبات العضوية : يمكن تقدير المركبات العضوية ذات الصفات الحمضية والقاعدية ومن الأمثلة على ذلك تقدير مادة الجوانينGuanine وهي مادة قاعدية وذلك بإضافة كمية معلومة من حمض الهيدروكلوريك ثم معايرة الزيادة منه بواسطة هيدروكسيد الصوديوم كذلك يمكن تقدير الكافيين Caffeine  بمعايرته بواسطة حمض الهيدروكلوريك .


لقد كان المفهوم السابق للأكسدة إضافة الأكسيجين إلى العنصر أو المركب أو حذف الهيدروجين منه , كما أن عملية الاختزال تعني وقتها إضافة الهيدروجين أو حذف الأكسيجين ولكن المفهوم الآن اصبح شاملا ومبنيا على عدد الإلكترونات المفقودة أو المكتسبة علما بان عدد التأكسد لأي عنصر حر يساوي الصفر والهيروجين (+1) وللأكسيجين (-2) أما العناصر فيكون عدد التأكسد لها عادة موجبا ,

تفاعلات الأكسدة والإختزال

مفهوم الأكسدة :  فقد الإلكترونات من عنصر أو  مجموعة

Fe++  + e-                                                                أكسدةFe+++        -

مفهوم الاختزال : هي عملية اكتساب الإلكترونات من عنصر أو مجموعة
Mn+7                           اختزال Mn+2   + 5e-                  ( عامل مؤكسد)

   ملاحظة :  عمليتا الأكسدة والاختزال عمليتان متلازمتان

العامل المؤكسد:

هو العنصر أو المجموعة التي تكتسب الإلكترونات من خلال إحداث عملية أكسدة (أيون المنجنيز Mn+2) .

العامل المختزل:
هو العنصر أو المجموعة التي تكتسب الإلكترونات من خلال إحداث عملية اختزال للعنصر (أيون الحديد الثنائيFe++).

    جهد التأكسد والاختزال ( الخلية الكهروكيميائية ) :

عند وضع محلول من مادة مؤكسدة مثل السير يوم الرباعي في كأس ومحلول مادة مختزلة مثل الحديد الثنائي في كأس أخر ثم غمس سلك من البلاتين في كل كأس وتوصيل السلكين ببعضهما نحصل على خلية كهر وكيميائية كما في الشكل :
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 وعند استعمال قنطرة ملحية يتم نقل التيار الكهربائي بين المحلولين وبؤدي ذلك إلي تحرك مؤشر الجلفانومتر وهذا يدل على حدوث عملية أكسدة عند أحد الأقطاب وعملية اختزال عند القطب الأخر كما يتضح من المعادلات التالية :


Fe2+                     Fe3+     +    e                    

              

             Ce4+  + e                   Ce3+   

وهاتان العمليتان تمثلان نصف التفاعل والمعادلة العامة :

           Ce4+  +  Fe2+                     Ce3+   +   Ce3+    
نلاحظ أن تركيزي الحديد الثنائي والسير يوم الرباعي يستمران فب الانخفاض بينما تركيزي الجدبد الثلاثي والسيريوم الثلاثي يستمران في الزيادة الى أن نصل الى حالة للاتزان وعندها يتوقف التيار الكهربائي لأت جهدي القطبين متساويان.

معظم تفاعلات الأكسدة والاختزال بطيئة الا أنه يمكن اسراعها بعدة عوامل منها رفع درجة الحرارة أو استخدام الحوافز أو زيادة التركيز ولا توجد الكترونات حرة في المحلول لأن عدد الألكترونات المفقودة من العامل المختزل يساوي عدد الآلكترونات المكتسبة من العامل المؤكسد ويمكن حساب جهد القطب بشكل عام من معادلة نرنست Nernest التالية :


E : جهد المحلول مقاساً بالمللي فولت.
E0 : الجهد القياسي للضغط المستخدم بالمللي فولت عند N.T.P

R  : الثابت العام للغازات .

T  :  درجة الحرارة المطلقة =مْ +273.

n : عدد الإلكترونات .
F : االفاراداي  :    كمية الكهرباء تعادل 96500كولوم .

Aoxd         :       تركيز الصورة المؤكسدة . [Oxdised]
   :   Aredتركيز الصورة المختزلة .[Reduced]
     جهد التأين E :

في معايرات التعادل حصلنا على منحنى المعايرة عن طريق رسم العلاقة بين الرقم الهيدروجيني pH وحجم محلول الكاشف المضاف(  V ) وذلك لأن الدليل المستخدم حساس للتغير في الرقم الهيدروجيني كما أن الأخير يتغير تغيرا كبيرا عند نقطة التكافؤ – أما في معايرات الأكسدة والاختزال نجد أن معظم الأدلة المستخدمة حساسة للتغير في جهد النظام وليس للتغير في تركيز إحدى المواد المتفاعلة لذلك فان منحنى المعايرة في هذه الحالة يمثل العلاقة بين جهد النظام وحجم محلول الكاشف المضاف ويعطى جهد النظام بمعادلة نرنست الشهيرة .

ويتأثر جهد التأين بالعوامل التالية :

· التركيز : بزيادة تركيز المادة المؤكسدة تزداد قيمة الحهد وتقل بزيادة تركيز المادة المختزلة .
· المواد المعقدة :  وذلك اذا تفاعلت مع العامل المؤكسد وبالتالي يقل تركيزه
· المذيب : لتغير فعالية المادة المذابة
· الرقم الهيدروجيني pH : حيث أن هناك مواد يزداد حهدها في الوسط الحمضي متأثرا بتغير تركيز أيونات الهيدروجين
أدلة معايرات الأكسدة والاختزال :

من الواضح أنه في معايرات الأكسدة والاختزال يمكن تعيين نقطة نهاية المعايرة (نقطة التكافؤ ) عن طريق قياس جهد المحلول أثناء المعايرة ومن ثم رسم العلاقة بين هذا الجهد وحجم محلول مادة الكاشف كما رأينا سابقا الا أنه في بعض الحالات من الأسهل استخدام الأدلة اللونية للكشف عن نقطة النهاية كما في أنواع المعايرات الخرى ويوجد ثلاثة أنواع رئيسية :

1 - الأدلة الذاتية Self-indicators : 
اذا كان الكاشف ذا لون مميز يمكن استخدام هذا اللون في الكشف عن نقطة النهاية
مثال :  معايرة برمنجنات البوتاسيوم KMnO4  مع كبريتات الحديد الثنائي FeSO4 في وجود حمض الكبريتيك .

أ/   أثناء المعايرة    :     5Fe                    5Fe+++    +     5e‑
Mn+7+     5e-                    Mn+2                                      

                    عديم اللون                                    بنفسجي

كل نقطة من البرمنجنات (Mn+7  بنفسجي ) تختزل بواسطة أيون الحديد الثنائي (Fe++) إلى أيون المنجنيزMn+2 ( عديم اللون) .
ب/عند نقطة النهاية  : يختفي أيون الحديد Fe++ فيتلون المحلول بلون البرمنجنات   (مخففا) أحمر وردي .
كذلك اذا كان محلول مادة العبنة المراد مغرفة تركيزها ملونا وبتحول بفعل مادة الكاشف الى محلول غير ملون فان اختفاء اللون في هذه الحالة يدل على نقطة النهاية
2-الأدلة النوعية:

الدليل النوعي عبارة عن مادة تتفاعل مع أحد طرفي المعايرة حيث ينتج عن ذلك تكون مركب معقد ذي لون مميز

مثال : النشا أينما يكون مع اليود[I2]      
        لون أزرق

وعند اختفاء اليود[I2] يختفي اللون الأزرق.

- أ- أثناء المعايرة             S4O6--   +  2e -       

  2S2O3
          I2     +2e-                        2I-
          عديم اللون
                             بني اللون
ب-عند نقطة النهاية : يختفي أيون الثيوكبريتات S2O3 فيتفاعل اليود I2 مباشرة مع النشا              



وبعطي
لونا أزرق .
ومن الأمثلة الأخرى لهذا التوع من الأدلة أيونات الثيوسينات SCN- التي تستعمل في معايرات الحديد حيث تكون مركبا معقدا ذا لون أحمر مع الحديد الثلاثي

3-أدلة الأكسدة / الاختزال الحقيقية :

هي مواد ملونة قابلة لللأكسدة والاختزال بحيث يختلف لونها في صورتها المؤكسدة عن لونها في صورتها المختزلة ويتوقف اللون فب المحلول على جهد المحلول بمعنى أخر يتغير لون هذه الأدلة عند نقطة التكافؤ نناءا على تغير جهد محلول المعايرة وليس بناءا على تركيز احدى المواد المتفاعلة كما هو الحال بالنسبة لللأدلة النوعية كما أن لهذا النوع من الأدلة تطبيقات أوسع بكثير من الألدلة النوعية ومن أمثلتها الداي فينيل أمين و1و10فينانثرولبن . [image: image18.wmf]N

                       [image: image19.wmf]Fe


اذا رمزنا للدليل بشكل عام In فانه بمكن كتابة نصف التفاغل :

                  In(ox)   +   n e-                  In(red)

أي أن الدليل عبارة عن مادة مؤكسدة أو مختزلة ضعيفة واذا كان اللبل عكسيا فانه يمكن معرفة نسبة تركيز شكلي الدليل عند أي جهد E للمحلول أثناء المعايرة من معادلة نرنست :

حيث Eo عبارة عن الحهد القياسي للدليل وهذه المعادلة تشير الى أن الحالة التأكسدية للدليل In(red) ,In(ox) وبالتالي لونه يعتمد على حهد المحلول أثناء المعايرة E .

أهم أدلة الأكسدة والاختزال الحقيقية

	اسم الدليل
	لون الشكل المؤكسد
	لون الشكل المختزل

	الفيروين
	أزرق
	أحمر

	النيتروفيروين
	أزرق
	أحمر

	ثنائي فينيل أمين
	بنفسجي
	عديم اللون

	أزرق الميثيل
	أزرق
	عديم اللون

	ثنائي ميثيل أمين حمض السلفونيك
	أحمر
	عديم اللون


تطبيقات على معايرات الأكسدة – الاختزال :

أولا : الأوزان المكافئة في تفاعلات الأكسدة – الاختزال :

أ - درجة الأكسدة: هي الحالة التي يكون عليها الأيون من حيث عدد الشحنات الموجبة أو السالبة التي يكون عليها فدرجة أكسدة الكلور في كلوريد الصوديوم المذاب في الماء تساوي (- 1 )على سبيل المثال آما بالنسبة للأيونات المعقدة والمركبات المعقدة فان درجة أكسدة عنصر ما  فيها تعرف اذا ما أخذ بعين الاعتبار القواعد التالية :.

درجة أكسدة جميع الفلزات موجبة .

درجة أكسدة جميع اللافلزات سالبة.

درجة أكسدة الهيدروجين –1 مع الفلزات .

درجة أكسدة الهيدروجين +1 مع اللافلزات .

درجة أكسدة الأكسجين = -2

أي مركب متعادل تكون محصلة أعداد الأكسدة عليه تساوي الصفر .

K+1Mn+7O-84
محصلة أعداد الأكسدة عليه تساوي الصفر 

K​+22 Cr2+12O7-14
محصلة أعداد الأكسدة عليه تساوي الصفر 

H+33 P+5O4-8

محصلة أعداد الأكسدة عليه تساوي الصفر 

============================================
- ب- حساب الوزن المكافئ : الوزن المكافئ لعامل مؤكسد
=      الوزن الجزيئي

      عدد الإلكترونات المكتسبة
=        الوزن الجزيئي
   التغير في درجة الأكسدة
مثال: الوزن المكافئ لبرمنجنات البوتاسيوم KMnO​4
                            =  158  ÷   5    =   31.6  جرام

31.6 جرام(KMnO​4)          ذائبة في                 محلول تركيزه  1ع

              1لتر

3.16 جرام (KMnO​4)             ذائبة في          محلول تركيزه 0.1  ع                    
                   1 لتر
Mn+7       + 5e-                 Mn+2                                                
                                            عديم اللون(+2 )                    بنفسجي( +7)
============================================
مثال: الوزن المكافئ لثاني كرومات البوتاسيوم  K2Cr2O7 

                                      = 294  ÷   6 =     49 جرام

2Cr+6    +6e-               2Cr+3
(+6)                               (+12)
============================================
· ج – حساب الوزن المكافئ لعامل مختزل:
=    الوزن الجزيئي
عدد الإلكترونات المفقودة

=  الوزن الجزيئي
التغير في درجة الأكسدة

الوزن المكافئ لعامل مختزل ((FeSO4 :

Fe++                 Fe+++      + e-
                                               (عامل مختزل)

                      (+3)

              (  +2)

   152    ÷   1          =     152 جرام

    152   ÷  (3-2)        = 152 جرام

152 جرام من كبريتات الحديد الثنائي  ذائبة في         محلول تركيزه   1ع

1لتر                                   

15.2 جرام من كبريتات الحديد الثنائي  ذائبة في              محلول تركيزه    .1ع                  1 لتر         

-----------------------------------------------------------------------

مثال1: 

أحسب عيارية وقوة محلول كبريتات الحديد الثنائي (FeSO4) 
إذا علمت أنه لزم لمعايرة 5 مل منه في وسط حمضي 10 مل من محلول 
برمنجنات البوتاسيوم المحضر بإذابة 0.316 جرام في 100مل ماء ، حيث K=39,Mn=55,Fe=56,O=16,S=32

الحل

إيجاد عيارية محلول برمنجنات البوتاسيوم KMnO​4
100 مل                    0.316  جم

1000 مل                         ( ق)

(ق) للبرمنجنات =1000×0.316÷100=31.6 جرام/ لتر

ق   =   ع ×    الوزن المكافئ

ع =  ق  ÷   الوزن المكافئ

Mn+7   +5e-                   Mn+2
الوزن المكافئ KMnO4 =   الوزن الجزيئي ÷ التغير في عدد الأكسدة

=158÷ (7-2) =  158÷ 5   =  31.6جرام

ع (KMnO4) = ق÷ الوزن المكافئ = 31.6÷31.6 = 1 ع

(ح×ع )            =          ( حَ× عَ)
FeSO4                             KMnO4                
 (10×1)            =     (5×عَ)

ع     (َ   (  FeSO4    =    10÷  5     =    2   ع

ق( (   FeSO4= عَ × الوزن المكافئ

=  2 ×  152=   304 جرام / لتر

الوزن المكافئ  ( (   FeSO4      = الوزن الجزيئي ÷ عدد الإلكترونات المفقودة  

=
     152÷   1          =            152 جرام

Fe++                               Fe+++      + e-
=============================================
مثال 2: 

  احسب عيارية وقوة محلول كلوريد الحديد الثنائي FeCl إذا علمت انه يلزم لمعايرة 5 مل منه في وجود (حمض  HCl) 12 مل منه من محلول ثاني كرومات البوتاسيوم K2Cr2O7 الذي يحتوي على 0.7 جرام ذائبة في 250 مل ماء0

حيث :  Fe = 56,  Cr = 53,  K = 39,  Cl = 35.5

الحل   :    إيجاد عيارية    K2Cr2O7
250                    0.7جم

1000                       ق

ق   =  1000×0.7
250          
=   2.8     جرام/ لتر0

ق= عَ × الوزن المكافي

2Cr+6   +6e-                      2Cr+3
الوزن المكافي : K2Cr2O7  =     الوزن الجزيئي

                                                       عدد الإلكترونات المكتسبة

                                             = 294÷ 6 = 49جرام
 ع- =    ق      ÷   الوزن المكافئ     = 2.8÷49= 0.06ع

ح× ع = حَ × عَ

12× ع = 5×0.06
ع (كلوريد الحديد الثنائي)     = 5×0.06÷ 12=0.025 ع
ق(كلوريد الحديد الثنائي) = ع x  الوزن المكافئ = 0.025x   127

                               = 3.175  جم/ لتر 

============================================
تفاعلات الترسيب وتكوين المتراكبات

تعتمد هذه الطريقة على تشكل الرواسب في أثناء المعايرة الحجمية فعند معايرة أيونات الكلور مثلا أو البروم أو اليود بواسطة نترات الفضة AgNO3  فإنه سيتشكل رواسب ولكي تكون هذه الطريقة من المعايرة دقيقة وذات نتائج مقبولة يجب أن تتوافر بعض الشروط كأن يكون الراسب المتكون  قليل الانحلال في المحلول أما أن يكون حاصل الإذابة مساويا    Ksp = 10-10       
 وهذه بعض الأمثلة 

AgNO3 + K I                 AgI  + KNO3 

Ksp  (Ag I) = [ Ag + ] [ I- ] = 10-16
AgNO3 + K CI                   AgCl  + KNO3
Ksp .( AgCl) = [ Ag + ] [CI-] = 10-10
الشروط الضرورية في كلى تكون معايرات الترسيب دقيقة :

· أن يكون الراسب قليل الانحلال   Ksp   =     10-10         
· أن يكون الترسيب سريعا 
· ألا تؤثر ظواهر الادمصاص في نتائج المعايرة 

· أن تكون نقطة نهاية المعايرة محددة بطريقة ماء وبشكل دقيق دون التجاوز عن تلك النقطة أو التأخر عنها .

يسمى هذا الفرع من التفاعلات بالتفاعلات الفضية لما تقدم به نترات الفضة AgNO3 من دور مهم في مثل هذه المعايرات .

منحنى المعايرة :

منحنيات معايرات الترسيب تشبه منحنيات التعادل حيث يحصل عليها عن طريق رسم العلاقة  [ M]pM = - log    وحجم المحلول القياسي المضافV حيث يرمز بالرمز(  (M للأيون المترسب ويمكن توضيح خطوات اشتقاق منحنى المعايرة بالمثال التالي :

مثال : اشتق منحنى المعايرة لــ 50 مل من محلول 0.1 م من كلوريد الصوديوم مع محلول ا0. م  من نترات الفضة إذا علمت أن حاصل إذابة كلوريد القضة عند  25 ْ م يساوي Ksp = 1.82 x10-10      mole2/l2   

ملاحظة : 

يجب ملاحظة أن عملية حساب التغير في الــ PAg أو الــ pCl الحاصل عند الإضافات المختلفة لمحلول نترات الفضة حيث أن كلاهما يعطي منحنى المعايرة إلا أن هذا يعتمد على نوع الدليل المستخدم فإذا كان هذا الدليل حساسا لتركيز أيون الكلوريد فإننا نستعمل الــ PCI أما إذا حساسا لتركيز الفضة ففي هذه الحالة يستخدم PAg .

1- حساب الـــPM قبل إضافة أي كمية من محلول الكاشف ( نترات الفضة)
  قبل إضافة أي كمية من نترات الفضة فإن تركيز أيونات الكلوريد والفضة في الدورق المعياري يساوي الآتي :

 1  x   10 -1  M[ Cl-  ] 

[ Ag + [  = 0.0 M 

PCl = - log ] Cl-    [ = - log 1 × 10-1 ​  = 1

PAg = -  log ] Ag+ [  = - log 0.0 = ∞
2- حساب الــ pM قبل نقطة التكافؤ 
: عند أي نقطة قبل نقطة التكافؤ فمثلا بعد إضافة lo   مل منه نترات الفضة نلاحظ أن يتركز أيون الكلوريد يمكن حسابه كما يلي :

] Cl-  [  = 50 ×  0.1    -  10  × 0.1 

60 60       =  6.7  ×  10 –2 mole / 1

                     ولحساب قيمة [ Ag+  ]  يعوض عن قيمة [Cl- ] في معادلة حاصل الإذابة :

  ] Ag+   [ = K sp  =  1.8  2 × 10-10 

                              ] Cl-  [      6.7  × 10-2        

              pAg+ = log 2.7 x 10 –9 =  8.57 

     3- حساب الــ pM عند نقطة التكافؤ :

 عند نقطة التكافؤ نجد أن 50 ml من محلولM 0.1 من نترات الفضة قد أضيفت إلى 50 ml من محلول 0.1 M من كلوريد الصوديوم وهذا يعني أن تركيز أيونات الكلوريد و الفضة في المحلول متساوية [Ag+ ] = Cl-]] أي أن النظام عبارة عن محلول مشبع من كلوريد الفضة لذلك  بمكن  حساب كل من [ Ag+ ]  و [Cl-] من معادلة ثابت حاصل الإذابة هكذا 

] Ag + [ ] Cl- [ = ] Ag+ [2 = 1.82 × 10-10 

] Ag + [ = ] Cl- [=    1.82 × 10-10   = 1.35 × 10-5 mole /l

PAg  =  pCl =  -log 1.35 × 10-5  =  4.87

 حساب الـــ PM بعد نقطة الكتافؤ :

  بعد تنقطة التكافؤ فإن زيادة من محلول نترات الفضة ستبقى ذائبة في محلول دورق المعايرة لذلك فإن التركيز الكلي لأيون الفضة في المحلول يساوي تركيز الزيادة من نترات الفضة بالإضافة الى تركيز أيون الفضة الناتج من ذوبان راسب كلوريد الفضة إلا أن تمكين اعتبار التركيز الأخير صغيرا جدا بالنسبة للتركيز الأول خاصة في المناطق البعيدة عند نقطة التكافؤ لذلك يمكن إهماله لتبسيط الحسابات .

مثلا : عند إضافة 52.5 مل من محلول نترات الفضة يحسب التركيز الكلي لأيون الفضة في المحلول كما يلي :

[Ag +] = (52.5x 0.1)-(50 x 0.1)    =  204x10-3 mole/l

                      102.5

وبالتعويض عن قيمة تركيز أيون الفضة السابقة في معادلة ثابت حاصل الاذابة نحصل على قيمة تركيز ايوت الكلوريد هكذا 

[Cl-]  = Ksp    =   1.82 x 10-10   = 7.6 x 10-8
            [Ag+]        2.4 x 10-3
pAg + = lug 2.4 ×  Iu  = 2.62

PCl = lug 76 ×Iu = 7.12 

 العوامل المؤثرة على شكل منحى المعايرة :


1- التركيز : كلي زاد كلما كان التغير في الـ     
PM عند نقطة التكافؤ كبيرا ويؤدي للحصول 

على نقطة نهاية واضحة .


2- ثبت حاصل الادانة : كلي 11 تخفض 

كلي كان التغير في PM حادا كبيرا  



                                                حجم محلول نترات الفضة المضاف 6

                0. IM                       cl  0.1 m 

المعايرات التي تضمن الفضة    Argentiometry
يوجد ثلاث حران للمعايرة ليستعمل فيها أيون الفضة هذه الطرق هي طريقة موهر وطريقة فولهارد وطريقة الأدلة الامتزازية

طريقة موهر      Mohrs method  
لــ مبدأ هذه الطريقة لتعتمد على تكوين راسب ثاني ذو لون مميز عند نقطة التكافؤ نتيجة لتفاعل الزيادة من الكاشف مع الدليل . و هذه الطريقة تستخدم لمعايرة أيونات الهاليدات بواسطة محلول قياس من نترات الفضة مع استعمال أيون الكرومات CrO42 - كدليل .

2- في بداية المعايرة فعند أي إضافة من كلوريد الفضة على  محلول الكلوريد أو البروميد الذي يحتوي على الكرومات ستؤدي إلى ترسيب كلوريد الفضة أو بروميد الفضة ذات اللون الأبيض  أولا وذلك لأن حاصل الإذابة أقل من حاصل ذابة كرومات الفضة 

Ksp = 16-12 ويعد أن ترسيب كل أيون الكلوريد او البروميد من المحلول لما يذاب نقطة من محلول نترات الفضة ستعمل على ترسب كرومات الفضة الحمراء والتي تدل على نقطة النهاية .

( تفاعل المعايرة )     Ag Cl   Ag +       +  Cl   ≥
                       ( راسب ابيض)

( تفاعل الدليل )  2Ag +   + CrO4 --   ≥ Ag2CrO4    

                      (راسب أحمر ) 

ملاحظات على طريقة موهر :

(1) تركيز الدليل يجب ان يكون IO2M

 لان اذا كان اعلى من ذلك                               - 2}4KSP = {Ag+}2{CrO
فان كررت التنقية                             (   -2 4 crc )     2  (  ro5   )   = ro12
سوف ترسب قبل                                  M  -2  10× 1    =    (   -2 4 crc)     

نقطة التكافو 

أما إذا كان اقل من ذلك فإننا سوف نحتاج إلي كمية اكبر من  10-2M من ايون الفضة لحدوث الترسيب .

(2) حمضية المحلول  : مهمة جدا في هذه الطريقة 

لان في الوسط الحمضي تتحول الكرومات إلي الثاني كرومات 

2CrO4  + 2 H+                Cr2O72-   + H20                                               

وإذا كان الوسط قاعديا فان الفضة ترسب مع هيئة أكسيد آو هيدروكسيد 

2Ag+    + 2 OH-          2AgOH            Ag2O + H2O                                               

لذا يجب أن يكون المحلول متعادل أو قريب من التعادل               
طريقة فولهارد : Voulhard  Methrd 
1- هذه الطريقة تعتمد على تكون مركب معقد عند نقطة التكافؤ حيث يعاير محلول الفضة بواسطة محلول قياسى من ليوسيانات الصوديوم فى وجود ايونات الحديد الثلاثى كدليل .

2- فى اثناء المعايرة تتفاعل أيونات الثيوسيانات مع أيونات الفضة ليتكون راسب ابيض من ثيوسيانات الفضة 

تفاعل المعايرة       SCN- + Ag+ ↔Ag SCN 

3- عند نقطة التكافو كانت زيادة من الثيوسيانات لتفاعل مع أيونات الحديد الثلاثي لتكون مركب معقد احمر يميز نقطة النهاية .

(تفاعل الدليل)               3 Fe(SCN) ↔ +3 SCN- + Fe           

4- هذه المعايرة يجب آن يخزن في وسط حمضي وذلك لمنع التحليل المائي للحديد الثلاثي .

5- في هذه الطريقة تعتبر أيونات الحديد الثلاثي حساسة جدا لتركيز خفيفة من الثيوسيانات مما يجعل الطريقة دقيقة .

طريقة فاجان :  Fajans Method 
تعرف هذه الطريقة ايضا بطريقة الادلة الامتزازية :  

adsaption indicators method 

وفيها يضاف محلول الفضة من الحاجة الى محلول الهايدندورن المعايرة الزى يحتوى ايضا على آنيون الدليل هو عبارة عن حمض عضوى ضعيف .

فى بداية المعايرة وقبل نقطة التكافو نجد ان هاليد الفضة يترسب فى محلول يحتوى على زيادة من ايونات الهاليد وحيث ان معظم الرواسب تميل الى اختزان ايوناتها من ايونات اخرى فى المحلول نظرا لان ايون الاختزان الاولى ان الهاليد فى هذه الحالة يحمل شحنة سالبة فان ايون الدليل السالب ايضا يستبعد عن سطح الراسب بسبب التنافر .
تلكم معادلة شحنة الراسب عن طريق اتزان أيون موجب مثل NA+  او H+  الموجود فى المحلول والذي يسمى بالأيون المقابل counter ion ويمكن نمثل هذا الوضع بالمعادلة 

Ag+ + 2 -×  → Ag  × : × - : Na+     

(قبل نقطة التكافو)

عند نقطة التكافو فان اى زيادة من ايون التنقية ستحدث تغيرا حادا على سطح الراسب حيث ان الراسب الان يوجد فى محلول يحتوى على زيادة ايون الفضة لذلك هذه الحالة نجد ان ايون الفضة يمثل ايون الاتزان الاولى ويضاف على ذلك تصبح طبقة الاتزان الاولى مشحونة الشحنة موجبة عندم يحدث هذا فان ايونون الدليل السالب Im- سوف يتميز على سطح الراسب كايون اتزان مقابل لذلك المعادلة 
الشحنة للمعادلة :
Ag+ + Ag ×  + Im ↔ Ag  × : Ag+: Jm+     

                                                لون (ب)                لون (أ)  

اهم ادلة الاتزان :

الفلورسين Ce-  بواسطة Ag+ 

بروموكريزول الاخضر Ce  بواسطة  Ag+  

ايوسين  SCN- S I-S  Br-  بواسطة  Ag+

تطبيقات معايرات الترسيب : Application of Precipitation
يتم تطبيق عملية الترسيب لتقدير العديد من المركبات العضوية وغير العضوية ومن الأمثلة على ذلك :

تقدير الكلوريد :

ويتم تقدير الكلوريد بترسيبه على هيئة كلوريد الفضة شحيح الذوبان وذلك بإضافة محلول نترات الفضة كما يتضح من المعادلة :

Cl-  + AgNO3                       AgCl   +  NO3-
تقدير النيكل :

يتم تقدير النيكل في المحاليل القاعدية بترسيبه على هيئة ثنائي ميثيل جلبوكزيم النيكل وذلك باضافة محلول ثنائي ميثيل الجليوكزيم DMG  .

تقدير الرصاص :

يتم تقدير الرصاص بترسيبه على هيئة كرومات الرصاص وذلك باضافة محلول كرومات البوتاسيوم :

د

Pb+2    + CrO4-2                          PbCrO4
تقدير الماغنسيوم :

ويتم تقدير الماغنسيوم على هيئة 8-هيدروكسي كينولينات الماغنسيوم وذلك بإضافة 8- هيدروكسي كينولين .

تقدير الكبريتات :

يتم تقدير الكبريتات على هيئة كبريتات الباريوم وذلك بإضافة محلول كلوريد الباريوم وبتضح ذلك من المعادلة التالية :

BaCl2   +  SO4-2                        BaSO4  +  2Cl -
تقدير الحديد :

ويتم تقدير الحديد على هيئة هيدروكسيد الحديد المائي وذلك باضافة محلول الاموتيا المخففة كما يتضح من المعادلة التالية :


2Fe3+   +  6NH3                            Fe2O3H2O    +  NH4+.

تقدير النحاس :

بتم تقدير النحاس على هيئة ثيوسيانات النحاسوز  CuSCNوذلك باضافة محلول ثيوسيانات الأموتيوم وفي وجود عامل مختزل مثل( كبريتيت الأمونيوم الهيدروجيني)

Cu2+   + HSO4-  +  2SCN               2CuSCN + SO42-  +  2H+
تقدير الكالسيوم :

يتم تقدير الكالسيوم على هيئة أكسالات الكالسيوم المائية CaC2O4.H2O وذلك باضافة محلول أكسالات الامونيوم ثم يتم حرق الراسب ووزنه على هيئة أكسيد الكالسيوم
ثالثا : المعايرات التي تتضمن تكوين مركب معقد(المتراكبات)

تكوين المعقدات :

إن المعقدات مواد ناتجة من اتحاد الكاتيونات بالأيونات المختلفة بنسب معينة مثل : Co(SCN)42-- وPbCl4 و HgI4 وغير ذلك وقد يتكون المعقد من اتحاد الكاتيون بجزئ متعادل مثل الماء أو الأمونيا أو من اتحاد الكاتيون بمادة عضوية ولهذا فان المعقدات تنقسم من ناحية التكوين إلى ثلاثة أقسام :

· معقدات ناتجة من اتحاد الكاتيون بأنيون غير عضوي :
وهذه ذات أنواع كثيرة ومعقدة وتشمل أغلب الأيونات القادرة على تكوين معقدات ومنها الهاليدات والكبريتيدات والثيوسيانات والهيدروكسيدات وغيرها ومن أمثلتها :2- AgCl3 وHgI42- و Fe(CN)63- ويلاحظ أن الشحنة النهائية للمعقد تعتمد على شحنة الأيون السالب.

· معقدات ناتجة من اتحاد الكاتيون بمادة عضوية :
وهذه تنتج من اتحاد الكاتيون بمركب عضوي أو انيون عضوي مثل EDTA أو الجليوكزيماتGLYOXIMES  والكينولينات وغيرها وأغلب هذه المعقدات من النوع المخلبي chelates .

· معقدات ناتجة من اتحاد الكاتيون بجزئ :
وهذه المعقدات تتكون من اتحاد الكاتيون بجزئ متعادل مثل الأمونبا والماء ومن امثلتها الأيونات المتميهة مثل : Al(OH)63+ والمعقدات الأمينية مثل : Ni(NH3)6 2+ ويلاحظ أن الشحنة النهائية للمعقد تمثل شحنة الكاتيون نفسه.

أنواع المعقدات  (  (Ligands:

تنقسم المعقدات إلي ثلاثة أقسام طبقا لعدد الأزواج الإلكترونية الممنوحة من المعقدأو المرتبط أو اللاقط ( (ligand  الى الأيون المركزي :

· معقدات أحادية الأسنان  :( unidentate ligands)
ويحتوي هذا النوع من المعقدات على مجموعة واحدة قادرة على منح زوج من الالكترونات للايون الفلزي وترتبط معه برابطة تناسقية واحدة ومن امثلقتها :Fe(CN)6 3+ .

· معدات ثنائية الأسنان (bidentate ligands) :
ويحتوي هذا النوع من المعقدات على مجموعتين مانحتين للالكترونات وترتبط مع الأيون الفلزي برابطتين تناسقيتين ومن أمثلتها المعقدات الناتجة من اتحاد العناصر مع 8- هيدروكسي كينولين.

· معقدات عديدة الأسنان( (polydentate ligands
وتحتوي هذه المعقدات على أكثر من مجموعتين مانحتين للالكترونات ومن أمثلتها ايثيلين ثنائي أمين رباعي حمض الخل Ethylene diamine tetraacetic acid والذي يكون معقدات مع عدد كبير من أيونات الفلزات

نظرية المعايرات التي تتضمن تكون مركب معقد :
يمكن تحليل كثير من أيونات الفلزات عن طريق معايرتها بواسطة محلول قياس من مادة لها المقدرة على تكون مركبات معقدة في المحلول مع أيونات هذه الفلزات مثل EDTA ( أيثيلين داي أمين تترا اسيتات ) حيث يثبت الرقم الهيدروجيني للمحلول الذي يراد معايرته عند الرقم الملائم بواسطة إضافة محلول منظم ثم يضاف الدليل المناسب وتتم المعايرة بواسطة المحلول القياسي لعامل التعقيد وباستثناء الفلزات القاعدية alkali melals  فإنه معظم أيونات الفلزات يمكن تحليلها عن طريق معايرتها بواسطة عامل تعقيد مناسب .

الكشف عن نقطة التكافؤ في معايرات الــ EDTA   
الأدلة الشائعة الاستعمال في معايرات الــ EDTA هي الأدلة الفلزية
 metal-ion indicators  وهي عبارة عن أصباغ أو مواد عضوية ملونة تتفاعل مع بعض أيونات الفلزات لتعطي مركبات معقدة chelates ذات لون يختلف عن لون الدليل نفسه كلما كان ذلك أفضل حيث يمكن الكشف عن نقطة التكافؤ في هذه الحالة بدقة جيدة وعند نقطة التكافؤ سيحل EDTA محل الدليل وبالتالي سيختفي لون معقد الدليل مع أيون الفلز بينما يظهر لون الدليل نفسه .
* هذه الأدلة تتفاعل أيضا مع أيونات الهيدروجين لتعطي مركبات ملونة تماماً كما تفعل مع أيونات الفلزات أي أن لون هذه الأدلة يعتمد على الرقم الهيدروجيني للمحلول لذلك فمن الممكن استعمالها كأدلة تعادل ولذا السبب فإنه يجب التحكم في الرقم الهيدروجيني أثناء المعايرة بحيث يختار الرقم الهيدروجيني الذي يكون لون الدليل عنده مميزا بشكل واضح عن لون معقده مع أيون الفلز ومن الأدلة الفلزية الشائعة الأستعمال في معايرات EDTA .

1- دليل الميروكسيد Mureoxiole 
يعتبر هذا الدليل أو دليل فلزي  استعمل في معايرات EDTA وهو عبارة عن ملح أمونيوم لحمض البربيوريك ammonium purpurate  ولونه يعتمد على الرقم الهيدروجيني . 
     pH-11        H2In3-  H3 ln -2  pH 9           H4In-

           ( أزرق )                          ( بنفسجي )                     بنفسجي 
وهذا الدليل يعطي معقدا بعضا ذا لون وردي وآخر مع الكالسيوم بينما لا يعطي أي لون مع الماغنيزيوم لذلك فإنه يناسب في حالة معايرة الكالسيوم في وجود الماغنسيوم وبالإضافة إلى ذلك فإن Mureoxiole  يعطي مركبات ملونة مع عدد من أيونات الفلزات الأخرى مثل الكلوبلت – النيكل والنحاس والكالسيوم والزئبق الثنائي .
2-  دليل الايروكروم بلاك. ت     Eriochrome Black T 
وهذا الدليل من أهم الأدلة الفلزية من النوع dihydroxy azo  المستعملة في معايرات EDTA 

              H2In-      Ph 6.3   HIn2-  pH 11.6        In3-
           
                      ( برتقالي )                ( أزرق )         (  أحمر ) .

 بداية المعايرة :

-            HIn2-   + M2+                  MIn-   +   H+

                                        احمر                               أزرق
وعند نقطة التكافؤ يحدث التوازن بتفاعل الإحلال التالي :- 
Min    +   My 3-        My 2-    +  HI n 2- 
وهذا الدليل يناسب معايرات أيونات الماغنسيوم والكالسيوم والاسترانشيوم والمتحيز التي تتم في المحاليل القاعدية .

ج- دليل Xylenol Orange  
* يستخدم هذا الدليل في الأوساط الحمضية القوية ph1-5-3.o
حيث أن لونه أصفر pH < 6.4  بينما يعتقد أنه مع أيونات الفلزات ذات لون بنفسجي ويمكن استعمال هذا الدليل عند معايرة العديد من الفلزات مثل الانثانيلت الكادميوم والرصاص والزئبق الثنائي إلا أنه يفضل في حالة معايرة الأيونات الفلزية التي تكون مركبات معقدة قوية مع الــ EDTA مثل البزموت والحديد الثلاثي . 
الأملاح المتراكبة : 

من المعلوم أنه يمكن أن يتحد مركبان بسيطان مثل كبريتات الحديدوز وكبريتات الأمونيوم ليكونا الملح المزدوج (NH4)2,6H2O FeSO4 ومن الواضح أن القوة التي تربط بين الملحين المتحدين هي قوة ضعيفة نسبيا وذلك لأن محلول الملح يحتوي على جميع الأيونات المكونة للملحين الأصليين ، أما طبيعة هذه القوى فلم يعرف كنهها بهد ، ذلك لأن كلا الملحين الأصليين يتميز بدرجة ملحوظة من الاستقرار ولا يوجد ما يفسر ارتباطهما في مركب واحد . 

ويوجد نوع آخر من المركبات التي تنتج أيضا من تفاعل مركبين بسيطين إلا أنها تختلف عن الأملاح المزدوجة في أنها تحتوي على أيون لا يوجد في المادتين الأصليتين ، فإذا أضيف مثلا يوديد البوتاسيوم KI إلى  محلول كلوريد الزئبق تكون راسبا أحمر من يوديد الزئبق HgI2 ، وباستمرار إضافة يوديد البوتاسيوم يذوب الراسب الأحمر ويتكون محلول يكاد يكون عديم اللون يحتوي على أيونات البوتاسيوم وأيون آخر صيغته 2--( HgI4 ) يختلف عن كل من أيونات اليوديد البسيطة وأيونات الزئبق ، ويسمى بالأيون المتراكب (Complex ion ) 

كذلك إذا أضيف محلول هيدروكسيد الصوديوم إلى  محلول كبريتات النحاس تكون  راسب أزرق من هيدروكسيد النحاس Cu(OH)2 و إذا أضيف مزيدا من هيدروكسيد الصوديوم لا يطرأ أي تغيير على الراسب . 

أما إذا استبدل محلول هيدروكسيد الصوديوم بهيدروكسيد الأمونيوم تكون أيضا الراسب الأزرق إلا أنه يذوب في مزيد من هيدروكسيد الأمونيوم ويتكون محلول شديد الزرقة ومن الواضح أن تكون هذا المحلول لا يمكن أن يكون نتيجة لأيونات الهيدروكسيل ، OH- إذ أنه لم يظهر بإضافة هيدروكسيد الصوديوم كما أنه لا يتكون بإضافة أيونات الأمونيوم ، NH4+ والاحتمال المرجح أنه يتكون نتيجة 

لجزيئات النشادر ، NH3 التي توجد في هيدروكسيد الأمونيوم . قد اتضح الآن أن هذا الأيون المتراكب هو (Cu(NH3)4)3+ 

وتوجد أمثلة أخرى كثيرة نذكر منها حديدوسيانيد البوتاسيوم وصيغته K4[Fe(CN)6]4- ونسبة ضئيلة جدا من أيونات الحديدوز وأيونات السيانيد ، فإذا أضيف إلى  المحلول هيدروكسيد الصوديوم مثلا لا يظهر راسب هيدروكسيد الحديدوز وإذا أضيف محلول نترات الفضة لا يظهر الراسب الأبيض الذي تكون عند إضافة أيونات الفضة إلى  أيونات السيانيد حيث يتكون سيانيد الفضة AgCN 

 

درجة استقرار المتراكبات : 

من المتراكبات ما يتميز بدرجة كبيرة من الاستقرار فلا يتفكك في المحلول إلا بدرجة ضئيلة جدا مثل أيون حديدو السيانيد أو أيون النحاسيك النشادري سالفي الذكر ، وقد يتأين البعض الآخر بدرجة صغيرة أو بدرجة ملحوظة فيقال إنها متراكبات غير مستقرة ومنها [Cd(CN)4]2-  إذ أنه يتأين في المحلول بدرجة ملحوظة إلى  أيونات الكادميوم Cd2+ وأيونات السيانيد CN- ، فإذا مر في محلوله غاز كبريتيد الهيدروجين ترسب كبريتيد الكادميوم الأصفر . 

وتقاس درجة استقرار متراكب ما بحساب ثابت تأينه فمثلا في حالة أيون الحديدو سيانيد : 


 [Fe(CN)6]4- 
[image: image20.wmf]

Fe2+  + 6CN-
* يمكن حساب ثابت التأين ، K  كالآتي :- 
K= [Fe2+] [ CN‑]6   /   [ Fe(CN)6]4-
ويتضح من المعادلة السابقة أنه كلما زادت قيمة K دل ذلك على عدم استقرار المتراكب ولذا تسمى K وبثابت عدم الاستقرار ، كما أن مقلوبها هو " ثابت الاستقرار " . 

عدد التناسق في المتراكبات :

يتكون الأيون المتراكب من ذرة يحيط بها عدد من الأيونات السالبة مثل أيون السيانيد ، CN-  أو الكلوريد ، Cl- أو الهيدروكسيل OH-  وغيرها أو عدد من الجزيئات المتعادلة مثل النشادر NH3 أو الماء H2O أو أكسيد النتيرك ، NO أو أول أكسيد الكربون ، CO وهكذا . وتسمى هذه الأيونات أو الجزيئات المتعادلة بالمجموعات المتناسقة وتوجد حول ذرة تسمى الذرة المركزية ، وكثيرا ما يكون عدد التناسق 6 أو 4 وقد يكون 2 ويندر أن يكون 8 . 

 

شحنة الأيون المتراكب : 

يمكن معرفة شحنة الأيون المتراكب من حساب الفرق بين شحنة الذرة المركزية – وكثيرا ما تكون كاتيون لفلز ما ، ويندر أن تكون ذرة متعادلة – ومجموع شحنات المجموعات المتناسقة . ففي حديدوسيانيد البوتاسيوم مثلا K4[Fe(CN)6] توجد شحنتان موجبتان على الذرة المركزية وهو أيون الحديدوز ، كما توجد شحنة سالبة على كل من أيونات السيانيد وبذلك توجد ست شحنات سالبة وشحنتان موجبتان ، فتكون شحنة الأيون المتراكب – 4 وهذه تتعادل مع أربع من أيونات البوتاسيوم ، أما إذا كانت المجموعات المتناسقة جزيئات متعادلة كالماء والنشادر فتكون شحنة الأيون المتراكب مساوية لشحنة الذرة المركزية ، فمثلا شحنة الأيون المتراكب[ Cu(NH3)4]2+هي شحنة أيون النحاسيك أي +2 وشحنة الأيون المتراكب [ Cr (H2O)6]3+    هي شحنة أيون الكروميك ، أي + 3 وهكذا . 

 

نظرية فرنر ( Werner ) للمتراكبات :

لما كانت الأملاح المتراكبة تتكون من اتحاد جزيئين من مركبات بسيطة فقد سميت مركبات جزيئية ، وكان يرمز لها بصيغ تشبه صيغ الأملاح المزدوجة فالمتراكب K2[ SnCl6] مثلا كان يمثل بالصيغة  SnCl4 .2KCL ويمثل المتراكب   [Co(NH3)6]I3   وبالصيغة CoI3.6NH3 وفي أوائل هذا القرن تمكن السويسري الفريد فرنر من تفسير الكثير من خواص هذه المتراكبات بنظريته المعروفة بنظرية فرنر للمتراكبات . وقد افترض أن المجموعات المرتبطة بالذرة المركزية تترتب حولها في نظام هندسي فتقع مثلا في أركان هرم ثماني الأوجه ، إذا كان عدد التنسيق 6 ، أو في أركان هرم رباعي الأوجه أو في أركان مربع إذا كان عدد التناسق 4 ، وقد نجح فرنر بهذا الفرض في تفسير ظاهرة التشابه الجزيئي   [ الأزمرة Isomerism ] التي تختص بها بعض المتراكبات ، وقد فسر فر نر الاختلاف في شدة ارتباط المجموعات أو الأيونات بالذرة المركزية فافترض أن المجموعات المتناسقة تنجذب بقوة كبيرة نحو الذرة المركزية لتكون الأيون المتراكب بحيث لا تنفصل عنه في حالة المحلول واقترح أن توضع هذه المجموعات مع كاتيون الفلز بين قوسين مربعين ، ففي حالة أيون حديدوسيانيد تمثل صيغته هكذا [Fe(CN)6]4-  أما الأيونات الأخرى المشتركة في تكوين المتراكب ( وهي أيونات البوتاسيوم ) فترتبط بالذرة المركزية بقوة ضعيفة ولذا توضع في الصيغة خارج الأقواس المربعة فتكون الصيغة للمتراكب حديدوسيانيد البوتاسيوم K4[Fe(CN)6]  ، ويتأين هذا المتراكب في الماء إلى  أيونات K+ وأيونات [Fe(CN)6]4-  . 

 

النظرية الإلكترونية للمتراكبات :- 

دلت الدراسات الحديثة أنه لتكوين المتراكب يجب أن تحتوي الأنيونات أو الجزئيات التي ترتبط بالذرة المركزية على زوج منفرد من الإلكترونات ليكون وصلة تساهمية أيونية مع كاتيون الفلز كما يجب أن تحتوي ذرة الأخير على عدد من الفلك الخالية لاستقبال هذه الإلكترونات فإذا كان عدد التناسق 6 مثلا فإن كاتيون الفلز يستقبل اثنا عشر إلكترونا من الجزيئات المرتبطة به وتترتب هذه الإلكترونات ، اثنان في كل فلك . ويعتمد الشكل الهندسي الناتج على نوع الفلك الخالية والتي تستقبل إلكترونات وهي فلك مهجنة تنتج من امتزاج أفلاك d,p,s وتمتاز العناصر الانتقالية بتكوين متراكبات مستقرة وذلك لوجود فلك خالية بكاتيوناتها ولصغر حجمها الأيوني ووجود شحنة موجبة كبيرة نسبيا ومن الجدير بالذكر إن فلك هذه الذرات تتسع لعدد من أزواج الإلكترونات بحيث يصل العدد الكلي للإلكترونات حول الكاتيون إلى  العدد الذري لأقرب غاز خامل له فيصل إلى  حالة الاستقرار فيوجد مثلا 24 إلكترونا حول كاتيون الحديدوز فإذا اكتسب 12 إلكترونا من ست مجموعات من مجموعات السيانيد أصبح العدد الكلي للإلكترونات 24 + 12 = 36 وهو العدد الذري للغاز الخامل كريبتون ، إلا أن هذه القاعدة لا تتبع اتباعا صارما في كل الحالات . 

 

تطبيقات على استخدام المتراكبات : 

· فصل الفضة في المجموعة التحليلية الأولى : 
بعد أن ترسب كاتيونات الفضة والرصاص والزئبق على هيئة كلوريدات يمن فصل الرصاص بإذابة الراسب في الماء الساخن كما يمكن فصل الفضة عن الزئبق بإضافة هيدروكسيد الأمونيوم حيث يتكون المتراكب [Ag(NH3)2]+  وهو قابل للذوبان بينما يبقى الزئبق على هيئة راسب : NH3.HgCl  فيمكن فصلها بالترشيح . 

 

· فصل الكادميوم والنحاس عن الرصاص والبزموت : 

بعد إذابة كبريتيدات هذه الفلزات في حمض النتريك فإنها تعالج بحمض الكبريتيك لترسيب الرصاص على هيئة كبريتات رصاص ، pbso4 وبعد فصله يعالج الراشح بهيدروكسيد الأمونيوم فيترسب هيدروكسيد البزموت ويبقى النحاس والكادميوم على هيئة المتراكبين : [Cu(NH3)4]2+ و [Cd(NH3)4]2+ فيفصلان عن البزموت بالترشيح . 

 

ويمكن فصل النحاس عن الكادميوم بتحويل المتراكب النوشادري إلى  متراكب سيانيدى بإضافة سيانيد البوتاسيوم وذلك لأن المتراكب السيانيدي أكثر استقرارا من المتراكب النوشادري وبذلك يكون المتراكبان : [Cu(CN)4]3- و [Cd(CN)4]2- ويلاحظ أن النحاس يختزل إلى  الحالة أحادية التكافؤ في متراكبة . ونظرا لأنه أكثر استقرارا في متراكب الكادميوم فإنه بإمرار غاز كبريتيد الهيدروجين في المحلول يترسب فقط كبريتيد الكادميوم ويمكن فصله . 

 

· فصل الألمونيوم عن الحديد : 
بعد ترسيب هذين الفلزين على هيئة هيدروكسيدات بهيدروكسيد الأمونيوم يضاف هيدروكسيد الصوديوم فيذوب الألومنيوم دون الحديد لتكوين المتراكب

 [Al (OH)4]-  .

تطبيقات معايرات التعقيد

للمعقدات تطبيقات كثيرة في الكيمياء التحليلية يمكن تلخيصها فيما يلي :

· منع التداخل :
نظرا لتداخل بعض الأيونات الفلزية مما يصعب من عملية تقدير بعض المركبات نلجأ إلى عملية منع التداخل interference وذلك بإضافة مادة تتحد معه مكونة معقدا ثابتا يمنعه من التداخل مع الطريقة المراد تطبيقها لتقدير مركب معين وتلك المادة التي تضاف عادة لمنع التداخل تسمى عامل حجب masking agent وذلك لأنها تحجب الأيون المتداخل وتمنعه من التفاعل غير المرغوب فيه ومن الأمثلة على ذلك : عند تقدير النيكل بواسطة ثنائي ميثيل الجليوكزيم يتداخل معه الحديد  ولكن باضافة الطرطرات يتكون معقد ثابت من الطرطرات والحديد مما يحول دون تفاعل الحديد مع ثنائي ميثيل الجليوكزيم تاركا الفرصة للنيكل وحده .

· التقدير الوزني :
تستخدم الكثير من المعقدات في ترسيب الأيونات ومن ثم فصلها وتقديرها وزنيا ومن الأمثلة على ذلك ترسيب الزنك بواسطة 8- هيدروكسي كينولين .

· التقدير اللوني :
نظرا لأن بعض المعقدات لها لون مميز لذا يستخدم ذلك في تقدير الأيونات بالتحليل اللوني عن طريق قياس امتصاص المعقد الملون الناتج ومن الأمثلة على ذ1لك تقدير الحديد الثلاثي عن طريق اضافة الثيوسيانات.

· الاستخلاص Extraction 
تستخدم الكثير من المعقدات في عملية الاستخلاص وهي عملية فصل الأيونات عن طريق تكوين معقدات .

· الكشف عن العناصر :
يستفاد من خاصية تميز المعقدات بألوان معيتة في عملية الكشف عن العناصر فمثلا معقدات النحاس مع الأمونيا زرقاء تمكن من التعرف على أيون النحاس وكذلك  الحديد الثلاثي مع الثيوسيانات من خلال اللون الأحمر الدموي

التحليل الوزني

أسس التحليل الوزني : 

هو أحد الطرق التقليدية للتحليل الكمي ويعتمد على استخدام الميزان الحساس لتقدير المكونات ويتم التحليل الوزني بأحد الطرق التالية:

طريقة الوزن المباشر
طريقة حساب النقص في الوزن

طريقة الترسيب الكيميائي
طريقة الوزن المباشر ( الزيادة في الوزن ):

وذلك بحساب الزيادة في وزن بعض المواد التي تقوم بامتصاص بعض الغازات 
( H2O _ CO2 __ O2) بعد عملية الامتصاص وتكافئ هذه الزيادة وزن الغاز الممتص.

                              C    +  O2                      CO2
طريقة حساب النقص في الوزن :

وذلك بحساب انقص في الوزن نتيجة تكسر المادة الأصلية عند درجة حرارة معينة أو تصاعد ماء التبلور كما في الأملاح التي تحوي على جزيئات من ماء التبلور


CaCO3                                 CaO +  CO2
100                                                      56

س               

   ص


الوزن الفعلي المتبقي


 
 الوزن الأصلي

CuSO4.5H2O                         CuSO4+   5H2O                       
90              جرام
 
     249      جرام

طريقة ا لترسيب الكيميائي

تعتمد هذه الطريقة على فصل العنصر أو الأيون المراد تقديره  من المحلول وذلك عن طريق تفاعل كيميائي بين العنصر أو الأيون وبين ما يعرف بالمرسب أو المادة المرسبة وذلك لينتج مادة شحيحة الذوبان تعرف بالمادة المترسبة وتعتبر طريقة الترسيب الكيميائي  أكثر طرق التحليل الوزني شيوعاً

                (المترسبة)


 (المرسبة) 

NaCl    +  AgNO3                                              AgCl+NaNO3    

خطوات التحليل الوزني

1- 1-إذابة العينة .

2- المعالجة الأولية .

3- الترسيب.
إذابة العينة:

عن طريق إجراء عدة اختبارات لذوبانية العينة واختيار المذيب المناسب ويتم ذلك بعد فحص العينة بالعين المجردة ثم تجفيف العينة لمدة ساعتين على الأقل عند درجة حرارة من 100-120ْم وملاحظة أي تغيرات في الوزن نتيجة لفقدان ماء التبلور أو حدوث تفكك أو أكسدة أو اختزال لبعض مكونات العينة .

المعالجة الأولية : 

وتشمل تهيئة الظروف المناسبة لعملية الترسيب

( مثل ضبط الرقم الهيدروجيني _ حجم المحلول _ درجة الحرارة )

وهي عملية إجراء عملية فصل للعناصر أو الأيونات التي يمكن أن تتداخل مع العينة المطلوبة وتؤثر على نتائج التحليل  الوزني .

الترسيب:

تعتبر أهم خطوات التحليل الوزني والغرض الأساسي من عملة الترسيب هو عزل المكون المطلوب تقديره عن بقية المكونات التي قد تكون موجودة في المحلول وذلك عن طريق إضافة (ا لمادة المرسبة)

للحصول على الصورة المترسبة .

ملاحظة:

أحياناً يحدث تفكك جزئي لبعض الرواسب أي تتغير فيه الصيغة الكيميائية لجزء من الراسب (الصورة المترسبة) أثناء عملية التجفيف مما يؤدي إلى تحول الراسب إلى مخلوط من مركبين وبنسب غير معروفة وهذا يؤدي إلى خطأ في الحسابات ولتجنب الأخطاء الناتجة عن ذلك نقوم بعملية حرق لهذه الرواسب وذلك لضمان تحويل كل أجزاء الراسب إلى صورة واحدة  فقط لهت صيغة كيميائية ثانية تعرف (بالصورة الموزونة ) .
Al(OH)3  x H2O                            Al2O3 +   H2O

============================================
العمليات الأساسية في التحليل الوزني

[أ] متطلبات الصورة المترسبة

ومن أهم المتطلبات اللازم توفرها في الصورة المترسبة ما يلي : 

1- يجب أن تكون الصورة المترسبة عبارة عن مركب شحيح الذوبان , ولا تستخدم في العادة المركبات التي لها حاصل إذابة أكبر من    1*10 - 8  وذلك لتجنب الأخطاء التي تنتج عن عملية الذوبان . 

2ـ يجب أن تكون الصورة المترسبة على هيئة حبيبات أو بلورات كبيرة وذلك حتى تسهل عملية غسل وترشيح الراسب ويلاحظ أن الرواسب الجيلاتينية مثل هيدرو كسيد الحديد أو هيدروكسيد الألومنيوم لها حبيبات ذات أحجام صغيرة مما يريد من فرصة تلوت هذه وبطء عملية الترشيح وذلك لنفاذ الحبيبات خلال ورقة الترشيح وسد مساماتها . 

3ـ يجب أن تتم عملية تحويل الصورة المترسبة إلى صورة الموزونة في يسر وسهولة وأن يكون التحول كاملاً . 

 [ب] متطلبات الصورة الموزونة

ومن أهم المتطلبات اللازم توافرها في الصورة الموزونة ما يلي : 

1ـ يجب أن تكون الصورة الموزونة عبارة عن مركب واحد فقط له صيغة كيميائية 
EhemicaL  formula ثابتة ومعروفه وإلا فإن العمليات الحسابية تصبح مستحيلة إذا كانت الصورة الموزونة عبارة عن مركب ليس لع صيغة كيميائية محددة أو مخطوط من عدة 

مركبات بنسب غير معروفة . مثال ذلك ما يحدث عند تقدير الحديد على هيئة هيدروكسيد حيث أن الصيغة  F e ( OH )3  لا تمثل الصيغة الكيميائية للراسب كما هو متوقع , ونجد أن الراسب يحتوي على عدد غير محدد من جزيئات الماء يختلف باختلاف ظروف الترسيب . ولذلك فإنه من الأفضل أن تكتب الصيغة الكيميائية للراسب كالتالي     F e2 O3  X H O  
والتي لا تصلح أن تكون صورة موزونة لاستحالة حساب الوزن الجزيئي لهذه الصورة وذلك لوجود عدد مجهول من جزيئات ماء التبلور ولذلك فإنه يجب حرق هذا الراسب للتخلص من هذا العدد المجهول من جزيئات ماء التبلور . لذلك فإنه يجب حرق هذا الراسب للتخلص من هذا العدد المجهول من جزيئات الماء والحصول على صورة موزونة لها صيغة كيميائية معروفة وهي          F e2 O3
  F e2 O3 X H2 O          →               F e2 O3 + X H 2 O     

2ـ يجب أن تكون الصورة الموزونة ثابتة كيميائياً بحيث لا يحدث لها أي تأكسد أو اختزال سواء في جو المعمل أو أثناء عملية الحرق كما أنه يجب أن تقدم هذه الصورة بامتصاص الماء   أو ثاني أكسيد الكربون مما يؤدي إلى زيادة في الوزن وأخطاء في نتائج التحليل الوزني فاختيار أو كسيد الكالسيوم   CaO كصورة موزونة لا يعتبر اختياراً صحيحاً . 

على الرغم من توفر كل متطلبات الصورة الموزونة في هذا المركب , وذلك لقيام هذا الراسب بامتصاص بخار الماء وثاني أكسيد الكربون من الجو وبالتالي فإنه بفضل تحويل الأكسيد إلى صورة أخرى وهي الكبريتات      CaSO4  بمعاملة أوكسيد الكالسيوم وهو في الجفنة بحمض الكبريتيكH2 SO4  ثم التخلص من الزيادة من الحمض بالتبخير . 

3- يجب أن تكون كمية العناصر أو الأيون ( المطلوب تقدير ) في الصورة الموزونة أقل ما يمكن فعلى سبيل المثال عند التقدير عنصر الكروم بطرق التحليل الوزني فإنه من الممكن وزن الكروم على هيئة أوكسيد الكروم   Cr2O3   أو على هيئة كرومات الباريوم إلا أنه يفضل استخدام المركب الأخير كصورة موزونة لأن محتوى أو كمية الكروم في هذا المركب أقل من محتوى الكروم أو كسيد الكروم وبالتالي  فإن الأخطاء التي قد تنتج من فقدان جزء من الراسب أثناء الوزن أو الترشيح أو الغسل أو التجفيف والحرف تكون أقل بكثير عند أستخدام كرومات الباريوم ويمكن إثبات ذلك بالعملية الحسابية التالية التي تثبت أن كمية الكروم في من راسب كرومات الباريوم أقل من كمية الكروم في من أكسيد الكروم .  

الصورة الموزونة ( كرومات الباريوم )                 الصورة الموزونة ( أوكسيد الكروم ) 

                     BaCrO4                                          Cr2 O 3    

                         Cr   يحتوي على     BaCrO4                                  2Cr   يحتوي على Cr2 O 3   

52 mg Cr يحتوي على   104 mg Cr             253.4 mg     تحتوي على152 mg       
  x mg Cr                                                     تحتوي على 1mgBa CrO4  x mg Cr              تحتوي على   1mg Cr2 O3
x 104 * 1 = 0.7 mg Cr                               x  = 52*1 = 0.2 mg Cr      152                                                                  254.4                      
وبالتالي وأن كمية الكروم المفقودة في حالة فقدان مليجرام واحد من كرومات الباريوم تكون أقل بكثير مما لو فقدت نفس الكمية من أوكسيد الكروم . 

ويجب مراعاة المتطلبات السابقة للصورتين المترسبة والموزونة عند اختبار المرسب أو المادة المرسبة , حيث أنه يمكن القول بأن اختبار المادة المرسبة يجب أن يتم بحيث تعطي راسباً شحيح الذوبان ذات بلورات أو حبيبات ذات أحجام معقوله حتى يسهل ترشيحه ويتحول بسهولة إلى الصورة الموزونة إن وجدت أيضاً . وفي حالة وجود صورة واحد فقط يجب أن تكون الصيغة الكيميائية لهذا الراسب معروفة وثابتة ولا تقوم بامتصاص بخار الماء أو ثاني أوكسيد الكربون من الهواء وأن تكون كمية العنصر المراد تقديره أقل ما يمكن هذا وبالإضافة إلى المتطلبات السابقة فإن المادة المرسبة يجب أن تكون على درجة معقولة من التطاير حتى يسهل التخلص من الزيادة المستخدمة من هذه المادة فعلى سبيل المثال عند ترسيب أيون الحديد على هيئة هيدروكسيد يفصل استخدام هيدروكسيد الأمونيوم بدلاً من هيدروكسيدات الصوديوم أو البوتاسيوم وعند تقرير الباريوم على هيئة كبريتات الباريوم فإنه يفصل استخدام حمض الكبريتات الصوديوم أو البوتاسيوم , وعند تقرير الفضة على هيئة كاوريد الفضة يستخدم حمض الهيدروكلوريك بدلاً من كلوريد الصوديوم أو البوتاسيوم أما في حالة ترسب النحاس على هيئة هيدروكسيد الأمونيوم على الرغم من أن الأخير أكثر تطايراً والسبب في ذلك تكوين مركب معقد من النحاس عند وجود زيادة من الأمونيا مما يؤدي إلى ذوبان راسب هيدروكسيد النحاس . 

ويجب أيضاً اختبار المادة المرسية التي ترسب العنصر أو الأيون المطاوب تقديره فقط أي أن تكون انتقائية وذلك لمنع الأخطاء التي تنتج عن وجود أكثر من مركب واحد في الراسب فعد تقدير الأمنيوم مثلاً فإنه يرسب على هيئة هيدروكسيد إلا وجود أيون  الجديد في المحلول يؤدي إلى تكون راسب  مختلط من هيدروكسيد الحديد والألومنيوم ولتجنب ذلك تختار مادة مرسبة تكون أكثر انتقائية في ترسيب الألومنيوم وتمنع تداخل أيون الحديد وتستخدم ثيوكبريتات الصوديوم   Na2S2O3   لهذا الغرض حيث يتم ترسيب الألومنيوم فقط بينما يختزل  F e   إلى  F e   حسب المعاملات التالية . 

وتؤدي عملية حرق الراسب السابق إلى تطاير الكبريت وتحول هيدروكسيد الألومنيوم إلى الأوكسيد الذي يمكن وزنه وتقديره . ,,, 

وخلاصة القول أنه عند اختيار المادة المترسبة يجب أن يتم  بحيث:

تعطي راسباً شحيح الذوبان ذات بلورات أو حبيبات ذات أحجام معقولة حتى يسهل ترشيحه ويتحول بسهولة إلى الصورة الموزونة ( إن وجدت) .

وفي حالة وجود صورة واحدة فقط يجب أن تكون الصيغة الكيميائية لهذا الراسب وثابتة ولا تقوم بامتصاص بخار الماء أو ثاني أكسيد الكربون من الهواء وأن تكون كمية العنصر المراد تقديره أقل ما يمكن كما يجب أن تكون المادة المترسبة على درجة من التطاير لسهل التخلص منها .

العمليات الأساسية في التحليل الوزني

الهضم_ الترشيح_ الغسيل_ التجفيف أو الحرق _الوزن_العمليات الحسابية

أولاً الهضم :

لتسهيل عملية ترشيح الراسب عن طريق زيادة حجم الحبيبات أو البلورات المترسبة وذلك بترك الراسب فترة زمنية حتى يتم التخثر أو تكتل  حبيبات الراسب ( إذا كان من نوع الرواسب الغروية ) أو تحدث عملية إعادة التبلور إذا كان الراسب مادة بلورية .

ثانياً الترشيح :

وهي عملية فصل الحالة الصلبة ( الراسب ) والمتكونة نتيجة لعملية الترسيب الكيميائية عن الحالة السائلة ( المحلول ) والتي كان العنصر أو الأيون متواجداً بها قبل عملية الترسيب . 

ويتم الترشيح إما باستخدام ورق الترشيح أو جفنه جوش أو قمع بختر ... الخ . وكلما كان الرتسب ذا حبيبات كبيرة كلما سهل ترشيحه والعكس صحيح .

ثالثاً الغسيل :

تتم عملية غسل الراسب باستخدام سائل معين وذلك لغرض النخلص من الشوائب او اثار من المحلول الذي تكون فيه الراسب والتي قد تكون عالقة بحبيبات الراسب . وعند اختيار سائل الغسيل يجب ملاحظة الاتي :

(1) ان يكون الكتروليتيا سهل التطاير وان لا يحتوي على أملاح غير متطايرة مثل كلوريد الصوديوم وذلك حتى يسهل التخلص منه قبل التجفيف أو الحرق 

(2) ان لا يكون رواسب غير متطايرة او غير ذائبة مع الراسب .
( ج) ان لا يعمل على ذوبان الراسب .

(د ) اذا كانت قيمة حاصل الاذابة للراسب عالية فيجب اضافة مادة تحتوي على الايون المشترك الى سائل الغسيل لان ذلك سيقلل من فرص ذوبان الراسب , ويجب ان يكون الايون المشترك هو ايون المادة المرسبة وليس المادة المراد تعيينها .

وعند غسل الرواسب الجلاتينية او الغروية يجب اضافة مادة الكتروليتية الى سائل الغسيل وذلك للمساعدة على معادلة الشحنات التي حول حبيبات الراسب وتجميع ( تخثير ) الراسب  لذلك فإن الماء النقي لا يستعمل عادة لغسل الرواسب لأنه يساعد على ذوبان الرواسب الغروية أو الجلاتينية بالماء النقي سوف يؤدي إلى ما يعرف بالببتزة حيث تنقل المادة الإلكترونية التي استخدمت لمعادلة الشحنات حول حبيبات الراسب إلى الماء النقي . ويقضي ذلك على تجميع أو تخثير الراسب ويعود المعلق الغروي أو الراسب الجيلاتني 

( والذي تنفذ حبيباته  من خلال ورقة الترشيح ) إلى الظهور مرة أخرى مما يؤدي إلى تعكير الرشاحة . 

        AgCl  H+  NO3-   محلول إلكتروليتي  Anion     HNO3   Ag  +  AgCl   

  

                التجفيف 


           AgCl  + HNO3 

                                   راسب نقيس 
الشكل السابق يوضح كيفية التخلص من الشوائب وتجميع ( تخثير ) الراسب وذلك بإستعمال سائل غسيل يحتوي هلى مادة إلكتروليتية متطايرة يسهل التخلص منها في ما بعد بالتجفيف وذلك لكي تعادل الشحنات المحاطة بالراسب . 

رابعاً التجفيف أو الحرق :

الغرض الأساسي للتجفيف أو الحرق  هو التخلص من أي بقايا من سائل الغسيل .

* أما الحرق فيستخدم لتحويل الصورة المترسبة إلى صورة موزونة كيميائياً .

خامساً الوزن

وهو عملية استخدام الميزان الحساس لتقدير كمية الراسب وتأتي في نهاية الخطوات العملية التحليل الوزني بعد التأكد من أن الراسب يمثل صيغة كيميائية واحدة وثابتة .

سادساً العمليات الحسابية

النسبة المئوية للمادة في العينة =   وزن المادة المترسبة  X 100
                                                وزن العينة

يتم حساب المكون المراد تقديره بمعرفة وزن الراسب ومعامل التحليل الوزني.

معامل التحليل الوزني = الوزن الذري أو الوزن الجزيئي للمادة المطلوبة    x أ
وزن الراسب(المادة الموزونة)             ب  

أ و ب عبارة عن أعداد لمكافئة البسط والمقام كيميائيا

أمثلة لإيجاد العامل الوزني :

	العامل الوزني
	المادة الموزونة
	المادة المطلوبة

	SO3(M.wt)
BaSO4(M.wt)
	BaSO4
	SO3 - -

	2Fe3O4(M.wt) 3Fe2O3(M.wt)
	Fe2O3
	Fe3O4

	P2O5(M.wt)

Mg2P2O7(M.wt)
	Mg2P2O7
	P2O5


المادة المطلوبة %  =  وزن الراسب(جم) x المعامل الوزني x 100

                                       وزن العينة ( جم)

أمثلة :

(1) في تجربة لتحليل المنجنيزMn)) لحساب نسبة معدن المنجنيز تم تحويله بعملية الترسيب الى فوق أكسيد المنجنيز Mn3O4 وتم وزنه .فاءذا كان 3.04 جم من العينة تنتج 0.252 جم من . Mn3O4
احسب النسبة المئوية لأكسيد المنجنيز Mn2O3 

احسب النسبة المئوية للمنجنيز في العينة Mn % 

الحل :

احسب النسبة المئوية لأكسيد المنجنيز Mn2O3 =

                 وزن الراسب(جم) x المعامل الوزني x 100

                                       وزن العينة ( جم)

0.252    x 3Mn2O3/2Mn3O4 x  100  
                 3.04

0.252 x (3x157.9)/(2x228.8)    =  8.58

           3.04

احسب النسبة المئوية للمنجنيز في العينة Mn % =

               وزن الراسب(جم) x المعامل الوزني x 100

                                       وزن العينة ( جم)

0.252x (3Mn/Mn3O4)x 100                                       
                                                           3.04

0.252 x (3x54.94/228.8) x 100                                    
                                                          3.04

                                                            = 5.97

(2) تم تحليل خام الحديد باذابة عينة تزن (1.1324جم) في حمض HCl مركز وتم تخفيفه بالماء المقطر وتم ترسيب الحديد الثلاثي على شكل Fe2O3.H2O  باضافة   الأمونيا وبعد الترشيح والغسيل تم تجفيف الراسب في درجة حرارة عالية ونتج راسب نفي وزنه 0.5394  جم من أكسيد الحديديك Fe2O3(  =159.69 (  M..wt 

( Fe =  55.85 )احسب :

النسبة المئوية للحديد في العينة

النسبة المئوية لأكسيد الحديد Fe3O4 في العينة

الحل :

النسبة المئوية للحديد في العينة = 

                وزن الراسب(جم) x المعامل الوزني x 100

                                       وزن العينة ( جم)

0.5394 g x Fe2O3x (2Fe/Fe2O3)(Fe/Fe2O3)x 100   =

                                  1.1324

0.5349 x (2x55.85)/159.69 x 100  =  33.32 %

                      1.1324

النسبة المئوية لأكسيد الحديد Fe3O4 في العينة =

                   وزن الراسب(جم) x المعامل الوزني x 100

                                       وزن العينة ( جم)

0.5349 x (2Fe3O4/3Fe2O3)x  100            =   46.04 %5

                                1.1324

(3) يمكن تقدير كمية الكلوريد (المكون) في عينة لكلوريد الصوديوم

بعد ترسيبه على هيئة كلوريد فضة ( الراسب)  كالتالي :

معامل التحليل الوزني للكلوريد=  الوزن الذري للكلوريد

  وزن الجزيء

معامل التحليل الوزني للكلوريد = الوزن الذري للكلوريدCl
وزن كلوريد الفضة

وزن الكلوريد = معامل التحليل الوزني × وزن كلوريد الفضة
(
[Ag+] [Cl-]


[AgCl]





[H+]2 [S--]


[H2S]





[NH4+] [OH-]


[NH4OH]
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تفاعلات الأكسدة والاختزال











OH-H+








OHOH








E = E0 +   RT ln [Aoxd] 


		nf	 [Ared] 





   التحليل الكمي 








ب – البروميد- Br Bromide : 














1-   التحليل الكمي الحجمي








وزن المادة المطلوبة = المولارية × الوزن الجزيئي × الحجم باللتر





الوزن المكافئ لحمض =  الوزن الجزيئي ÷ عدد أيونات الهيدروجين                                                                





الوزن المكافئ لقاعدة   =     الوزن الجزيئي/ عدد مجموعات OH








الوزن المكافئ لملح  =   الوزن الجزيئي / عدد أيونات الفلز  x   تكافؤ الفلز





وزن المادة  المطلوب = العيارية (ع)×الوزن المكافئ× الحجم باللتر





التحليل الكيميائي
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×

















نقظة التكافؤ
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E = E0 +   RT ln [Aoxd] 


		nf	 [Ared] 





H2O
































نقظة التكافؤ





/1 /                             (ح×ع) =  (حَ×عَ)


                                   حمض         قاعدة





2/    القوة(ق)                   = ع ×   الوزن المكافئ





3/    وزن المادة المطلوبة(و) = العيارية (ع)× الوزن المكافئ ×الحجم    باللتر





                    و                =        ع       ×  الوزن المكافئ ×    ح   باللتر





                     ع               =                 و× ح


                                           الوزن المكافئ








H+


OH-





H+


H+
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