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ניסוי 9 - חומצות בסיסים ובופרים

מושגים: חומצה/בסיס חזקה/חלשה, זוג חומצה בסיס מצומד, טיטרציה, עקומת טיטרציה,  נקודה אקוויולנטית, קבוע פירוק, pKa, pH, אינדיקטורים, בופרים, משוואת הנדרסון, חומר אמפוטרי, חומצה/בסיס לואיס.
הגדרות חומצה ובסיס:
חומצה - חומר המוסר פרוטון (המתפרק ליוני H+).
בסיס - חומר המקבל פרוטון ומתפרק ליוני OH-.
חומצה חזקה - מתפרקת בשלמות או קרוב לכך ליוני H+.
חומצה חלשה - מתפרקת במידה מועטה.

הגדרות בסיס חזק וחלש מתייחסות לעוצמת הפירוק ליוני OH-.

זוג חומצה/בסיס מצומד (conjugate acid/base pair) – שני צורונים שההבדל ביניהם הוא פרוטון אחד (כך: HCl/Cl-, CH3COOH/CH3COO-, NH4+/NH3, H2PO4-/HPO42- ...כאשר לבסיס המצומד פרוטון אחד פחות).
החומצה HCl הינה חומצה חזקה ומתפרקת בשלמותה במים ל H+ ולCl( .
 ריכוז היון H+ זהה 

לריכוז החומצה המקורי (מול חומצה נותן מול אחד של יוני H+  ומול אחד של Cl().

(1)
 HCl ( H+ +Cl(
(2)
  CHCl = [H+] = [Cl-]
באותו אופן הבסיסNaOH   שהינו בסיס חזק, מתפרק בשלמות ליונים Na+  ו- OH( .

כאשר עוסקים בתמיסות מימיות, יש לזכור שבמים קיים שווי משקל של פירוק עצמי:
H2O = H+ + OH-        K (=Kw) = [H+][OH-] = 1.0x10-14  (25oC)

הוספת כמות H+  (עקב הוספת HCl, למשל) מהווה הפרה של שווי משקל וזה גורם להקטנת הפירוק של המים ואיתה להורדת ריכוז היון OH- עד שהמכפלה [H+][OH-] שוב מגיעה לערכה הדרושה עבור שווי משקל (דהיינו 1.0x10-14).

אם הוסיפו, לדוגמה, מאית מול HCl לליטר מים, [H+] = 0.01M, כדי שישרור שוב שווי משקל, חייב ריכוז ה- OH- לרדת ל-
[OH-] = Kw/[H+] = 1.0x10-14/0.01 = 1.0x10-12
מצב הפוך מתקבל כאשר התמיסה בסיסית ואז [H+] יורד לערכים נמוכים מאד.
מכאן רואים שהערכים של [H+] ו- [OH-] יכולים להתפרשׂ על מספר סדרי גודל.  
כדי להקל על הטיפול במספרים האלה ובמיוחד כדי לאפשר הצגת תוצאות בצורה גרפית, משתמשים בלוגריתם של הריכוז.

פונקציית p
הריכוזים של H+ ו- OH- (וגם של צורונים אחרים) שאנחנו מעונינים במדידתם, הם בדרך כלל קטנים מאחד מולר.  שימוש בלוגריתם של הריכוז היה גורם לחוסר נוחיות של עיסוק במספרים שליליים.  כדי להימנע מזה, מגדירים פונקציה p :

p ≡ -log

כך שעבור צורון X בתמיסה:
pX = (log[X] = log
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EMBED Equation.3[image: image2.wmf]
אם נתייחס לביטוי של Kw, אפשר לראות שניתן לכתוב אותו כפונקציה של לוגריתמים.
[H+][OH-] = 1.0x10-14
log[H+] + log[OH-] = -14.00

pH + pOH = 14.00

בעבודה עם חומצות ובסיסים מבטאים את ריכוז יוני ההידרוניום ( H3O+ או H+ ) ע"י פונקציה זו,

ומדד לחומציות התמיסה הינו רמת ה - pH שלה.

pH = (log[H+]

אם נקח חומצה חזקה כמו HCl, אפשר לתאר את הקשר בין ריכוז החומצה, ריכוזי
ה- H+ וה- OH- וערכי ה- pH ו- pOH של התמיסה:

	ריכוז HCl
	ריכוז H+
	ריכוז OH-
	pH
	pOH

	0.1 M
	0.1 M
	1x10-13 M
	1.0
	13.0

	0.01 M
	0.01 M
	1x10-12 M
	2.0
	12.0


או במקרה של תמיסה של NaOH:    

	ריכוז NaOH
	OH-ריכוז 
	ריכוז H+
	pOH
	pH

	0.1 M
	0.1 M
	1x10-13 M
	1.0
	13.0

	0.01 M
	0.01 M
	1x10-12 M
	2.0
	12.0


אנו רואים שבאופן עקרוני, לפי הגדרת הפונקציה, ה- pH יכול להיות אפס (1 M HCl), או שלילי (10 M HCl).  אבל, כפי שצויין קודם, אנחנו עוסקים בריכוזים שהם בדרך כלל פחות מאחד מול בליטר, כך שבאופן מעשי, אנחנו כמעט ולא נתקלים בערכי pH מחוץ לתחום בין 1 ל- 13.  
במים טהורים, או בתמיסה שבה) 
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K

 [H+] = [OH-] (=, מכנים את הנוזל ניטרלי.

בטמפרטורה של 25oC, ה- pH של תמיסה כזאת (או של מים טהורים) הוא 7.00 
. 
חומצות ובסיסים חלשים
 חומצה שאינה מתפרקת במלואה ליוני H+ הינה, כאמור, חומצה חלשה ועבורה מתקיים שיווי המשקל הבא:
HA + H2O ↔ H3O+ + A-             
או, בצורה יותר פשוטה
HA ↔ H+ + A-                             (3)
(4)                            
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   Ka = 
ככל ששיעור הפירוק נמוך יותר, כך החומצה חלשה יותר וגם הערך של Ka קטן יותר.
בסיס חלש מתנהג באותו אופן, ואנחנו מסמנים כ- Kb קבוע שווי משקל שבו מופיע היון OH- בין התוצרים.  
אם ניקח כדוגמה הבסיס החלש אמוניה, (NH3), 

NH3 + H2O ↔ NH4+ + OH-           

Kb = 
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חישוב ה- pH של תמיסות של חומצות חלשות
נתייחס לתמיסה של חומצה חלשה חד-פרוטית, HA, אשר קבוע הפירוק שלה – Ka, שהריכוז האנליטי שלה – C מול בליטר.
קיימות שתי מערכות שיווי משקל בתמיסה:
(קיים תמיד בתמיסות מימיות).         H2O ↔ H+ + OH-
וגם

                                                 HA ↔ H+ + A-
יש כאן ארבעה נעלמים:   [H+], [OH-], [HA], [A-]
ואנחנו זקוקים לערך של [H+] כדי שנוכל לחשב את ה- pH של התמיסה.
לכל שווי משקל הערך של K שלו:

Kw = [H+][OH-]

Ka = 
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בנוסף, אפשר לרשום שתי משוואות של חוקי שימור.  אחת מבטאת את העובדה, שאם מכניסים C מול של HA לליטר תמיסה, כל ה- A- שנוצר הוא על חשבון ה- HA והסכום של מספר המולים של HA ומספר המולים של A- בליטר תמיסה תמיד יהיה שווה ל- C.  המשוואה השניה מציינת את העובדה שהתמיסה ניטראלית מבחינת מטען ולא יתכן בה עודף של מטען חויבי או שלילי.
איזון חומר (ספירת מולים):    C = [HA] + [A-]      
איזון מטען:                                  [H+] = [A-] + [OH-]
בעזרת משוואות האיזון מוצאים ביטויים עבור ריכוזי המרכיבים של האלקטרוליט  החלש: HA ו- A-.

 [A-] = [H+] – [OH-]

[HA] = C – [A-] = C – [H+] + [OH-]

את הביטויים שמקבלים מכניסים במשוואה של Ka וכותבים אותה כפונקציה של   [H+]:

                                                        [H+] = Ka
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                                               = Ka
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                                                             (6)            
הנחות סבירות.
     אם מחליפים [OH-] ב- Kw/[H+], רואים שמדובר במשוואה בחזקה שלישית.
    הנחה (1):  התמיסה חומצית , לכן     [OH-] < 10-7 M.

    סביר להניח ש- [OH-] יהיה נמוך בהרבה מהריכוז של כל צורון אחר בתמיסה, 
    כולל [H+].   אם כך, אפשר להזניח את   [OH-] ולכתוב:
[H+] = Ka
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שהיא משוואה ריבועית ב- [H+].  מהצורה המקובלת של המשוואה, 
[H+]2 + Ka[H+] – KaC = 0

אפשר לפתור את המשוואה ולבחור בשורש החיובי.  

הנחה (2): במקום לפתור משוואה ריבועית, אפשר לנסות הקלה נוספת.  בתמיסות של חומצות חלשות, [H+] יהיה נמוך ולפעמים נמוך בהרבה מ- C.  אם כך, C-[H+]≈C
ואז יוצא ש-
[H+] = 
[image: image10.wmf]C
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מה זה "קטן בהרבה" ?
דרך אחת לקבוע אם ניתן להזניח מספר אחד בסכום או הפרש לעומת השני, היא בעזרת קריטריון.  בחישובי pH, מסיבות מעשיות, הקריטריון הוא 5%.  לדוגמה, אם הערך של C הוא 1.00 M, כל ערך של [H+] שהוא קטן מ- 0.05 M, ניתן להזניח בחישוב של C – [H+].

את נכונות ההנחה הראשונה, רואים בד"כ בלי צורך לחישוב.  השניה לפעמים אינה מוצדקת, במיוחד כאשר Ka גדול יחסית ו/או C קטן. 

דוגמה:

מהו ה- pH של תמיסת 0.120 M HNO2 ?

הערך של Ka עבור HNO2 הוא 5.1x10-4 .

HNO2 ↔ H+ + NO2-
הנחה (1):    [OH-]<<[H+], לכן
                                          [H+] = [NO2-] + [OH-] = [NO2-]
ואז,                                              [HNO2] = 0.120 – [NO2-]
                                                         = 0.120 – [H+]
אם נכניס את הערכים האלה לביטוי של Ka, נקבל

Ka = 5.1x10-4 = 
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כאן אפשר לפתור את המשוואה הריבועית או לנסות את ההנחה השניה.
הנחה (2): אם    [H+]<<0.120, אזי

5.1x10-4 = 
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                                                 = 7.8x10-3 M 

בדיקת הנחה (2):
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ז.א. ה- [H+] המחושב הוא 6.5% של הגודל שלעומתו הוא אמור להיות זניח.  לכן אין להזניח אותו ויש לפתור את המשוואה הריבועית:
[H+]2 + 5.1x10-4[H+] – 6.12x10-5 = 0

[H+] = 7.6x10-3 M,   pH = 2.12

לגבי ההנחה הראשונה, pOH = 14.00 – pH = 11.88, ז.א. [OH-] הוא 10 סדרי גודל קטן  מ- [H+].

הפיתוח הנ"ל נכון גם לגבי בסיסים חלשים.

בופרים:

תמיסת בופר (Buffer) כשמה כן היא - תמיסת מגן.  ה-pH  שלה משתנה אך במעט כשמוסיפים לה חומצה או בסיס.
כדי להסביר את התופעה, נתייחס קודם למה שקורה בהוספת כמות קטנה של חומצה או בסיס למים טהורים.  
ב- 25oC, [H+] במים הוא 1.0x10-7 M .  אם לליטר אחד של מים נוסיף 0.001 מול של H+, יהיה ריכוז ה- H+ 10-3 M, ז.א. ריכוזו יעלה בפקטור של 100000! 
לעומת זאת, אם נוסיף חומצה או בסיס לתמיסה המכילה חומצה חלשה והבסיס המצומד לה (או בסיס חלש והחומצה המצומדת לו) באותו סדר גודל של ריכוזים, יהיה השינוי ב- [H+] וב- pH הרבה יותר קטן.  תופעה זאת נובעת מהתגובה בין ה- H+ (או OH-) שמוסיפים, לבין המערכת של חומצה/בסיס מצומד.
נדגים את הפעולה של בופר ע"י דוגמה מספרית:
נקח תמיסה המכילה 200 מילימול חומצה חלשה HA ו- 300 מילימול NaA, המלח שלה.
מכיוון שהמלחים של המתכות האלקליות הם אלקטרוליטים חזקים, המלח מופיע בתמיסה כ- Na+ ו- A-:

NaA → Na+ + A-
אם הערך של Ka של החומצה הוא 1.0x10-5, אפשר לחשב את ה- pH של התמיסה:
[H+] = Ka
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עכשיו, לתמיסה מוסיפים 1 מילימול H+.  הראקציה שמתרחשת:
A- + H+ ↔ HA

הראקציה הזאת היא הראקציה ההפוכה מפירוק HA. אם הערך של K שלה הוא 1.0x105, אז הראקציה מתרחשת כמעט עד תום.  פירוש הדבר, 1 מילימול של A- הפך ל- 1 מילימול HA ויש עכשיו בתמיסה 299 מילימול A- ו- 201 מילימול HA.

[H+] = 1.0x10-5
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אם מוסיפים 1 מילימול OH- לתמיסה המקורית, הראקציה תהיה:
HA + OH- ↔ A- + H2O

האם הראקציה הזאת מתרחשת עד תום?  (במילים אחרות, האם הערך של K גדול?)

K = 
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 = Ka/Kw = 1.0x109
גם הראקציה הזאת מתרחשת כמעט עד תום והתוצעה היא, שיש עכשיו 199 מילימול HA 
ו- 301 מילימול A-.

[H+] = 1.0x10-5
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בצורה דומה, אפשר להראות שתמיסה המכילה כמויות באותו סדר גודל של בסיס חלש והחומצה המצומדת לו, מתנהגת כבופר.  

הבופר הפשוט ביותר הוא תערובת של תמיסת אמוניה ואמוניום כלוריד.  כאן הבסיס החלש הוא NH3 והחומצה המצומדת לו, NH4+.  הקבוע הרלוונטי פה הוא Kb של אמוניה ואפשר להראות שהראקציה בין H+ לבין NH3 וזו בין OH- ל- NH4+ מתרחשות כמעט עד תום.  החישוב הישיר הוא של [OH-] ואותו הופכים ל- [H+].

דרך אלטרנטיבית להכנת בופר היא, להוסיף בסיס חזק לתמיסה של חומצה חלשה בכמות שהיא פחותה מכמות החומצה.  כבר הוכחנו שהראקציה בין OH- ו- HA מתרחשת כמעט עד תום, לכן נקבל תמיסת בופר המכילה מלח בכמות השווה לכמות הבסיס שהוספנו וחומצה לפי מה שנשאר אחרי הראקציה עם הבסיס.  לדוגמה, אם ל- 700 מילימול HA מוסיפים 300 מילימול NaOH, נקבל 300 מילימול A- וישארו 300-700 = 400 מילימול HA.  בצורה דומה, אפשר להכין בופר גם ע"י הוספת חומצה חזקה לבסיס חלש.

קיימת דרך לחישוב pH של בופר בצורה ישירה.

אם נרשום את המשוואה עבור [H+] של בופר:

                                                 [H+] = Ka
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וניקח את ה-log של כל צד, נקבל:
log[H+] = logKa + log
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הכפלה ב- (1-) נותן לנו:
                                                 pH = pKa + log
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אם אפשר להניח ש- [A-] הוא למעשה ריכוז המלח בבופר ו- [HA] הוא ריכוז החומצה (האמנם?), אפשר לכתוב

                                                  pH = pKa + log
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ומכיוון שמדובר ביחס של שני ריכוזים, אפשר להחליף אותו ביחס של מולים מפני שהנפח מצטמצם:

                                                    pH = pKa + log
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המשוואה הזאת לחישוב pH של בופר בצורותיה השונות ((6), (7) או (8)) פותחה בתחילת המאה ה-20 ונקראה על שמם של מפתחיה, משוואת Henderson-Hasselbalch ובקצרה קרויה בשם משוואת הנדרסון.

למעשה, אין זה משנה אם מחשבים [H+] ו- pH ממשוואה (5) או מ- (8) או (9).  

חשובים בהרבה הקירובים שעשינו במעבר ממשוואה (7) ל- (8) ו- (9).

כמו שעשינו בחישוב pH של תמיסה של חומצה חלשה, כך נעשה עבור תמיסה של בופר, ז.א. משוואות של איזון חומר ואיזון מטען, והמשוואות של שני שווי משקל הרלבנטיים.

כאן יש שוני מסויים במראה משוואות האיזון, בהתאם לדרך הכנת הבופר.

(א) אם הבופר הוכן ע"י ערבוב Cs מול מלח NaA עם Ca מול HA בליטר, סה"כ החומר הוא
     Ca + Cs מול בליטר ו- [Na+] = Cs.
(ב) לעומת זאת, אם מכינים אותו ע"י סתירת חלק מהחומצה בבסיס חזק, מוסיפים Vb מ"ל בסיס         
     שריכוזו Cb מול בליטר, ל- Va מ"ל של HA בריכוז Ca מול בליטר (בתנאי, כמובן, ש- CbVb<CaVa     ). 
	
	(א) חומצה + מלח
	(ב) חומצה + בסיס

	איזון חומר
	Ca + Cs = [HA] + [A-]
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	איזון מטען
	[H+] + [Na+] = [A-] + [OH-]

	
	[H+] + Cs = [A-] + [OH-]
	[H+] + 
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	חישוב של [A-] 

ו- [HA]
	[A-] = Cs + [H+] – [OH-]

[HA] = Ca + Cs – [A-]

       = Ca+Cs– (Cs+[H+]–[OH-])
	[A-] = 
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 - [H+]+[OH-] 

	הכנסה בביטוי של [H+]
	[H+] = Ka
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	[H+] = Ka
[image: image33.wmf]]

OH

[

]

H

[

C

]

OH

[

]

H

[

C

s

a

-

+

-

+

-

+

+

-


	[H+]=Ka
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	הנחה סבירה
	ההפרש |[H+]-[OH-]| קטן בהרבה מ- Ca, Cs, 
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	התוצאה:

משוואת 

Henderson
	[H+] = Ka
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pH = pKa + log
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	[H+] = Ka
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pH = pKa + log
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התלות של כושר הבופר בריכוזי המרכיבים

על אף תכונת הבופר בספיגת הוספות של חומצה או בסיס, ברור שתהיה ירידה או עליה של ה- pH , בהתאמה.  איך תלוי השינוי הזה בכמויות המרכיבים של הבופר?

ניקח תמיסת בופר המכילה 0.60 מול חומצה חלשה (Ka=1.0x10-5) בליטר ו- 0.50 מול של המלח הנתרן שלה בליטר.  אם ניקח 100 מ"ל של הבופר יהיו לנו 60 מילימול חומצה ו- 50 מילימול מלח. ה- pH של התמיסה יהיה:

pH = pKa + log
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= 5.00 + log
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עכשיו נוסיף 1 מילימול H+.  נוצרה מילימול של HA על חשבון ה- A- וה- pH יהיה

pH = 5.00 + log
[image: image43.wmf]61
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שהוא נמוך ב- 0.02 יחידות pH מאשר התמיסה המקורית.

בחישוב דומה, אפשר להראות שבהוספה של 1 מילימול OH-, ה- pH יעלה באותה מידה.

אם נכין בופר בריכוז 0.060 מול חומצה בליטר ו- 0.050 מול מלח בליטר, ושוב נבדוק 100 מ"ל תמיסה, יהיו לנו 6 מילימול חומצה ו- 5 מילימול מלח, ז.א. אותו יחס של מלח לחומצה, אבל בכמויות נמוכות בפקטור של עשר, נקבל pH של 4.92, כמו קודם.

אבל הפעם, הוספה של 1 מילימול של H+ תגרום לשינוי גדול יותר.  היחס מלח/חומצה הוא עכשיו 4/7 והחישוב נותן לנו:
pH = 5.00 + log
[image: image44.wmf]7
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ז.א. ירידה של 0.16 יחידות לעומת 0.02 במקרה הראשון.

התלות של כושר הבופר ביחס המרכיבים
היחס בין מרכיבי הבופר יכול לנוע מערכים נמוכים מאוד (הוספנו מעט מאד מלח או בסיס לחומצה) עד לערכים גבוהים (ערבבנו הרבה מלח עם מעט חומצה או הוספנו בסיס בכמות שהגיבה עם כמעט כל החומצה).  בכל אחד מהמקרים הקיצוניים האלה יהיה הבופר לא מוצלח כי הוספה של כמות קטנה של H+ או OH- תשפיע חזק על המרכיב הנמצא בחסר וה- pH ישתנה בהתאם.

ברור, אם כן, שבמערכת חומצה/מלח נתונה, השינוי הקטן ביותר ב- pH (או במילים אחרות, הבופר היציב ביותר) יהיה בתמיסה שהיחס מלח/חומצה בה הוא אחד.  התייחסות למשוואת הנדרסון מלמדת שבתמיסה כזאת:

pH = pKa + log1 = pKa
עובדה זאת מנחה אותנו בחיפוש אחרי מערכת מתאימה להכנת בופר.  בידיעת ה- pH שברצוננו לשמור, אנו מחפשים חומצה שה- pKa שלה קרוב ככל האפשר ל- pH הזה.  מכאן, מחשבים את היחס מלח/חומצה שיתן לנו את ה- pH הדרוש.

דוגמה:  עלינו להכין בופר ב- pH 4.30 .

בחיפוש בטבלה של חומצות חלשות, מוצאים שלחומצה בנזואית (benzoic acid, C6H5COOH) Ka = 6.28x10-5, pKa = 4.202.

ממשוואת הנדרסון:

log
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תאורטית, אפשר לבחור בכל צירוף ריכוזים שיתן את היחס הזה.  באופן מעשי, כבר צויין המגבלה שבריכוזים נמוכים מדי.  בריכוזים גבוהים מדי יכולים מרכיבי הבפר להפריע בעצם התהליך שעבורו דרוש הבפר.  כך, שבדרך כלל מציינים גם את "ריכוז הבופר", שהוא סכום הריכוזים של שני הצורונים, לדוגמה 0.10 מול בליטר:

C = 0.10 = [HBz] + [Bz-]
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מזה יוצא:

[HBz] = 0.0444 M,  [Bz-] = 0.0556 M
תמיסת הבופר הזאת אפשר להכין ע"י שקילת 5.422 ג' חומצה בנזואית ו- 8.012 ג' נתרן בנזואט 

(C6H5COONa) והוספה של מים עד לנפח כללי של 1.000 ליטר.

דרך שניה להכין תמיסה זהה היא להוסיף 556 מ"ל של 0.1000 M NaOH ל- 12.2123 ג' חומצה בנזואית.
(בתור תרגיל הבנה וחישוב, וודא ששני המשפטים הקודמים נכונים).

מעבר לאזור הבופר

(א) הוספת בסיס (בשיטה השניה להכנת בופר) בכמות שווה לכמות החומצה.
    ז.א. מספר המולים של בסיס שהוספנו שווה למספר המולים של חומצה שהיו בתחילה.  לכן,

CbVb = CaVa
   רואים מיד שאי-אפשר להשתמש במשוואת הנדרסון (או בבטוי המקורב עבור [H+]).

   אם נחזור למשוואה המדוייקת עבור [H+], נראה ש-

[H+] = Ka
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מהמונה של השבר אנו מבינים שהתמיסה בסיסית – [OH-] חייב להיות גדול מ- [H+].

אם כך, סביר להניח (ולבדוק בסוף) שהוא גדול בהרבה מ- [H+] ולרשום רק [OH-] במונה.

במכנה, ההפרש [OH-] – [H+] עדיין זניח לעומת 
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[H+] = Ka
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בסוף מקבלים:

[H+] = 
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(ב) הוספת בסיס מעבר לכמות החומצה.

    אין (כמעט) עם מה לבסיס להגיב.  [HA] ירד לערכים נמוכים מאד ולכן OH- מופיע כיון        
    חופשי, וניתן לחשב את ריכוזו בצורה פשוטה:

[OH-] = 
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מבוא לשימוש במד חומציות
טיטרציה – הינה אחת השיטות הבסיסיות של כימיה אנליטית. בטיטרציה מוצאים את הנקודה האקויולנטית בעזרת שינוי חד בפונקציה מתאימה. ישנן טיטרציות שבהן שינוי צבע האינדיקטור הצביע על נקודה אקוויולנטית. בטיטרציה פוטנציומטרית עוקבים אחרי שינוי המתח בין שתי אלקטרודות הטבולות בתמיסה המטוטרת. אלקטרודה אחת הינה בעלת פוטנציאל קבוע לאורך כל הטיטרציה. אלקטרודה זאת קרויה אלקטרודת ייחוס (reference electrode). כאלקטרודה השנייה בוחרים באלקטרודה אשר הפוטנציאל שלה משתנה לפי המצב בתמיסה. האלקטרודה הזאת מכונה אלקטרודת אינדיקציה (indicating electrode). במדידה של שינוי המתח בין שתי האלקטרודות אנו למעשה עוקבים אחרי השינוי במצב בתמיסה במהלך הטיטרציה.
אלקטרודות ייחוס נפוצות ביותר הן אלקטרודת קלומל רוויה (Saturated Calomel Electrode - SCE)  ואלקטרודת כסף/כסף כלוריד.

אלקטרודת קלומל הינה:

Hg/Hg2Cl2(s)/KCl (sat)//

כאשר הסימן  //  כאן אינו מעיד על גשר מלח אלא על ממברנה דקה של זכוכית בעלת הרכב מיוחד שמאפשרת חילוף יונים חיוביים בין התמיסה בתוך האלקטרודה לבין התמיסה החיצונית.

אלקטרודת כסף/כסף כלוריד הינה:

Ag/AgCl(s)/KCl//
לגבי אלקטרודת קלומל, כאשר היא פועלת כקתודה, מתחזר היון Hg22+ לכספית ומשתחררים שני יוני Cl– לתמיסה הרוויה של KCl. בפעולתה כאנודה מתחמצנת הכספית ל- Hg22+ וכדי לאזן אותו, נכנסים שני  יוני Cl– מהתמיסה הרוויה של KCl לציפוי הקלומל וכך נוצרת עוד מולקולה של Hg2Cl2. כתוצאה מהזרמים הנמוכים שזורמים בזמן המדידה (10–12 – 10–10A), השינוי בריכוז ה- Cl– הוא כל כך קטן שהוא, למעשה, נשאר קבוע ולכן פוטנציאל האלקטרודה אינו משתנה. לפי משוואת נרנסט:
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יש לזכור שבטיטרציה פונטנציומטרית, בין אם זה חומצה/בסיס או חימצון/חיזור, הראקציה בין הצורונים המגיבים מתרחשת באופן ישיר בתמיסה והמדידה נעשית בתנאים של שיווי משקל.

טיטרציות חומצה/בסיס

בטיטרציות חומצה/בסיס משתמשים בזוג האלקטרודות, כאשר אחת מהן הינה אלקטרודת pH (זכוכית) והשנייה הינה אלקטרודת ייחוס. שתי האלקטרודות יכולות להיות משולבות בגוף אחד:
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1. החלק הרגיש במערכת עשוי מזכוכית. 
2. בחלק מהאלקטרודות ישנה כמות קטנה של AgCl בתוך הזכוכית. 

3. תמיסה המכילה הרכב קבוע (ריכוז קבוע) של תמיסת  KCl ~3M. 
4. אלקטרודה פנימית, בדרך כלל אלקטרודת כסף - כסף כלוריד. 

5. גוף האלקטרודה, חומר מבודד אשר בדרך כלל הינו זכוכית לא-מוליכה או פלסטיק. 

6. אלקטרודת רפרנס (השוואה). בדרך כלל כמו 4. 
באלקטרודת pH מתקיים מעבר קטיונים דרך הממברנה עשויה זכוכית פורוזיבית מיוחדת (1) . תהליך זה של חילוף קטיונים עושה את האלקטרודה רגישה לריכוז (ליתר דיוק, לאקטיביות) של יוני ה- H3O+ בתמיסה שבה האלקטרודה טבולה. הפוטנציאל של האלקטרודה כפונקציה של [H3O+] מקביל לזה של אלקטרודת מימן, זאת אומרת, E משתנה ב- 0.05916 וולט (ב25(C-) לכל שינוי של יחידה ב- pH .
אלקטרודת זכוכית מחוברת למכשיר ה-pH meter, הבנוי בצורה המאפשרת תרגום מתח לערך של pH. כדי שתהיה התאמה בין המתח ל- pH, יש לכייל את המערכת לפני תחילת העבודה בתמיסות בעלות pH ידוע (בופרים).
מהלך הניסוי

שים לב:

כאשר רשום במהלך הניסוי למדוד כ.. או להוסיף כ..  (נניח כ- 10 מ"ל) לא צריך שהכמות תהיה בדיוק כמו שרשום, אלא כ-כמות הרשומה. במקרים בהם חשוב הדיוק, מציינים זאת ויש להשתמש באמצעי מדידה מדויקים כמו פיפטה ובקבוק מדידה.

יש חשיבות רבה ברישום מדויק של הנפחים והכמויות שנמדדו בפועל, וניתוח התוצאות יעשה לפי ערכיהם.
שים לב: אין להכניס פיפטה לבקבוק מקורי.
בשנת הלימודים הנוכחית נבצע את החלקים א' ו-ב' לפי שיטה 1 בלבד.
חלק א': קביעת ריכוז חומצה חזקה  (HCl)  (מיהולים).
שיטה 1
1. קבל תמיסת חומצה מרוכזת יחסית (ריכוז גבוה מ – 1M ).

2. הכן 5 בקבוקי מדידה בנפח 100 מ"ל ומַספר אותם.

3. הכן תמיסות שנמהלו פי עשר אחת מקודמתה ע"י  העברה בעזרת פיפטה 10   מ"ל מהחומצה המרוכזת לבקבוק מדידה של 100 מ"ל, וכן הלאה (העזר בכוס כימית אחת בנפח של 50 מ"ל כדי להכין את המיהולים הנדרשים) .  
4. הכן 5 מבחנות ומספר אותם.
5. העבר לכל מבחנה כ-  2 מ"ל מתמיסה תואמת שהכנת בבקבוק מדידה, הוסף כ- 2 

     טיפות אינדיקטור   Disulphine Blueובחש, בהתאם לשינויי הצבע הכן          

     תמיסות נוספות ע"י מיהולים נוספים והגדר תחום מדויק יותר בו חל שינוי צבע.
6. אחרי שזיהית שינוי צבע האינדיקטור (מהו ה- pH המשוער? חשב באופן איכותי 

     את  ריכוז התמיסה המקורית) ומדוד אתpH  התמיסה ע"י pH Meter .

7. חשב את ריכוז התמיסה המקורית לפי ריכוז התמיסה המהולה.
8. חזור על סעיפים 5- 7 והשתמש הפעם באינדיקטור : Methyl violet 
    השווה את הריכוזים שקיבלת בשתי המדידות.
יש להקפיד על דיוק המיהולים כדי לא לגרום לטעות נגררת.

שיטה 2
1. קבל תמיסת חומצה מרוכזת יחסית (ריכוז גבוה מ – 1M ).

2. הכן 5 בקבוקי מדידה בנפח 100 מ"ל ומַספר אותם.

3. העבר בעזרת פיפטה 10 מ"ל מהדוגמא לבקבוק מדידה של 100 מ"ל, טפטף לבקבוק  כשתי טיפות של האינדיקטור    Disulphine Blue לקבלת צבע ירוק ומהל עד לקו עם מים מזוקקים.

4. בהכנת התמיסות הנוספות יש למהול בכל פעם פי 10 – 5 ולהוסיף כשתי טיפות אינדיקטור לכל בקבוק מדידה, עד לשינוי צבע התמיסה.
5. אחרי שזיהית שינוי צבע האינדיקטור (מהו ה- pH המשוער? חשב באופן איכותי את ריכוז התמיסה המקורית) ומדוד אתpH  התמיסה ע"י pH Meter .

6. חשב את ריכוז התמיסה המקורית לפי ריכוז התמיסה המהולה.
7 .   חזור על סעיפים 1-5 והשתמש הפעם באינדיקטור : Methyl violet 
     8.    השווה את הריכוזים שקיבלת בשתי המדידות.
חלק ב' : השוואת מיהול חומצה חזקה וחומצה חלשה במים

שיטה 1

1.   קבל תמיסת חומצה HCl בריכוז 1M.
2. הכן 5 בקבוקי מדידה בנפח 100 מ"ל. 
3. הכן תמיסת חומצת HCl 0.1M: העבר בעזרת פיפטה 10 מ"ל מתמיסת HCl 1M לבקבוק מדידה של 100 מ"ל, הוסף לבקבוק כשתי טיפות אינדיקטור Congo red ומהל עד לקו עם מים מזוקקים. 
4. באותו אופן הכן 4 תמיסות נוספות שנמהלו פי 10 אחת מקודמתה, הקפד להוסיף כשתי טיפות אינדיקטור לכל בקבוק מדידה לפני השלמה לנפח הסופי עם מים מזוקקים. )העזר בכוס כימית אחת בנפח של 50 מ"ל כדי להכין את המיהולים הנדרשים) .  
5. חזור על סעיפים 2-4 עם תמיסת חומצה אצטית 1M.
6. מדוד את pH  כל התמיסות על ידי pH Meter מה-pH  הגבוה לנמוך.

(שאלה:
למה לבצע את מדידות לפי הסדר הזה?).

7. הכן באותו הגרף שתי עקומות של תלות pH התמיסה כנגד (–log) של ריכוז החומצה והשווה בין שתי החומצות. הסבר את ההבדלים בין העקומות.

8.   מתוך נתוני הגרפים חשב את Ka של כל אחת מהחומצות.

שיטה 2

1. הכן תמיסת חומצת HCl 0.1M מ-  HCl 1 M לבקבוק מדידה של 100 מ"ל  
2. הכן תמיסת חומצה אצטית 0.1M לבקבוק של 100 מ"ל .
3. בצע מספר מיהולים (פי 10 כל אחד) לשתי התמיסות, 5 מיהולים לכל תמיסה.
4. הכן כוסות כימיות בנפח 50 מ"ל, מספר אותם

5. העבר לכל כוס בהתאמה כ- 20 מ"ל מבקבוק המדידה המתאים, ו 2 טיפות אינדיקטור Congo red שים לב לשינויי הצבע. 
6. מדוד את ה-pH  של כל התמיסות על ידי pHMeter   מה-pH  הגבוה לנמוך.
      (שאלה:
למה לבצע את מדידות לפי הסדר הזה?)

7. הכן באותו הגרף שתי עקומות של תלות pH התמיסה כנגד ריכוז החומצה והשווה ביניהן.  הסבר את ההבדלים בין העקומות.

8.   מתוך נתוני הגרפים חשב את Ka של כל אחת מהחומצות.

חלק ג': תגובות סתירה של חומצות חזקות ושל חומצות חלשות
ניתן לאתר נקודה אקויולנטית בצורה ויזואלית על-ידי שימוש באינדיקטור המתאים אשר ישנה את צבעו בנקודה האקויולנטית. לחילופין ניתן לאתר את הנקודה האקויולנטית ע"י אינדיקציה פוטנציומטרית כאשר משתמשים באלקטרודת pH המגיבה לשינויי חומציות בתמיסה.

בניסוי זה תבוצע טיטרצית חומצה-בסיס עם אינדיקציה פוטנציומטרית. בו בזמן, יתבצע מעקב ויזואלי ע"י שימוש באינדיקטור Bromocresol green ותיבדק ההתאמה שלו לטיטרציה הספציפית הזאת.
1.  הכן 100  מ"ל HCl   0.1M מהחומצה המרוכזת שברשותך.
2.  מתמיסה זו העבר במדויק 20 מ"ל לכוס בנפח של 150 מ"ל והוסף 30 מ"ל מים מזוקקים.
3.  הוסף אינדיקטור Bromocresol green וטבול אלקטרודת pH בכוס עם התמיסה.
4.  בצע סתירת החומצה על ידי NaOH 0.1M בהוספת כ- 1 מ"ל בכל פעם, ורשום בטבלה את pH    התמיסה כנגד נפח בסיס שהוסף.  (נפח בסיס כולל).

5.   חזור על הניסוי עם חומצה אצטית לפי סעיפים 1-4 .
6.   הכן גרף של pH התמיסות כנגד נפח  הבסיס שהוסף לתמיסה .  הסבר את התוצאות שקיבלת.
7. האם ניתן היה לקבוע נקודה אקויולנטית בעזרת האידיקטור Bromocresol green בלבד?
חלק ד': הכנת בופר

לפניך רשימת בופרים נתונה עם קבוע שיווי המשקל של החומצה המצומדת של כל בופר.  קבל מהמדריך ערך של   pHאותו תִדָרש להכין.  בחר מהרשימה את הבופר המתאים, והכן תמיסה ב- pH  המבוקש.

	p Ka
	Ka
	בסיס/חומצה

	
	1.02x10-2
	HSO4-/SO42-

	
	1.75x10-5
	CH3COOH/CH3COO-

	
	1.80x10-4
	HCOOH/HCOO-

	
	6.32x10-8
	H2PO4-/HPO42-

	
	5.70x10-10
	NH4+/NH3

	
	4.69x10-11
	HCO3-/CO32-

	
	1.52x10-5
	CH3CH2CH2COOH/CH3CH2CH2COO-

	
	1.36x10-3
	ClCH2COOH/ClCH2COO-


בחר את צמד חומצה-מלח המתאים ביותר להכנת הבופר. (הסבר בחירתך)
עליך להכין בופר בנפח מסוים ובריכוז מסוים (פתור את התרגיל לדוגמא). 
אם אי-אפשר לשקול מרכיב מהבופר, הכן תמיסה בריכוז כזה שמיהול ל- 50 מ"ל יתן לך את הריכוז הדרוש.
שאלה זו יש לפתור במחברת ולהראות למדריך לפני תחילת הניסוי:

שאלה זו מתייחסת לחלק ד' של הניסוי:

סטודנט במעבדה קיבל משימה להכין תמיסת בופר בעלת pH= 5.5 בריכוז  0.200M מצמד חומצה-מלח CH3CO2H/CH3CO2Na.

ברשותו חומצה אצטית בריכוז 2.5M ומלח סודיום אצטט בעל משקל מולקולרי 136.08 גר'/מול.

מהן כמויות הריאגנטים (חומצה אצטית ומלח סודיום אצטט) הדרושים להכנת 50 מ"ל תמיסת בופר? תשובה: 0.6 מ"ל חומצה , 1.15 ג"ר מלח.
טופס נעלם- חומצות ובפרים
 תאריך__________         

שם סטודנט/ית___________                                

שם מדריך_____________
1. ערך ה- pH  אותו נדרשת להכין :    _________

עם אלו חומרים תשתמש להכנת הבופר המתאים (רשום נוסחה מולקולרית של החומר (כולל מס' מולקולות מים) ו/או ריכוז התמיסה בה השתמשת):
  א._____________________                   ב.____________________
2. כמה תשקול מכל חומר להכנת  ml ____ תמיסת בופר בריכוז M_____ ב-pH הנדרש: 
א.___________        ב.___________

כמה שקלת בפועל מכל חומר להכנת  ml ____ תמיסת בופר: 
א.___________        ב.___________

מהו ערך ה- pH המעשי שקיבלת ?   _____________

מהו ערך ה-pH התיאורטי שהיית אמור לקבל בהתחשב בכמויות ששקלת?  _________
� למעשה, החומצה מוסרת את הפרוטון למים ונוצר הצורון הידרוניום  (H3O+).  אבל, למען הנוחיות, נוהגים לרשום H+ והדבר אינו מפריע בחישובים.  כדאי לזכור מדי פעם שלפרוטון בודד אין אפשרות קיום בתמיסה מימית והוא מתחבר מיד עם הווצרו למוקולה של מים.


� שים לב שהקבוע של שווי משקל הוא פונקציה של טמפרטורה וכך גם ה-pH.


� שים לב שהתופעה הזאת כללית ואינה תלויה בזהות החומצה או בריכוזים השונים.  ערבוב חומצה חלשה עם כמות (מולים) שווה של בסיס חזק יסתכם תמיד בתמיסה בסיסית. 
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