
 

 

 المعايرات المباشرة 

𝐿𝑒𝑠 𝑑𝑜𝑠𝑎𝑔𝑒𝑠 𝑑𝑖𝑟𝑒𝑐𝑡𝑠 
I- : مبدأ المعايرة 

 تعريف :-1
   اعل مع نوع . وذلك بجعله يتفرة نوع كيميائي في محلول هي تحديد تركيزه المولي في هذا المحلول معاي

 كيميائي آخر يكون تركيزه معروفا .

 ركيزه ت ومحلول يحتوي على النوع المعايِر تتمثل المعايرة المباشرة في إجراء تفاعل بين المحلول المراد معايرته

 معروف . 

 : يشترط في تفاعل المعايرة أن يكون 

 سريعا -

 (تاماكليا ) -

 وحيدا -

 نقطة التكافؤ :-2
 النوعان المعايِر و المعاي ر بنسب موافقة للمعاملات التناسبية ، حيث يختفي النوعان  يحصل التكافؤ عندما يمزج

 المتفاعلان معا وكليا .

 : تمثل حالة التكافؤ نقطة تحول ابتداء منها تتغير طبيعة المتفاعل المحد 

 ر .قبل التكافؤ يكون المتفاعل المحد هو النوع المعايِ  -

 المحد هو النوع المعاي ر .بعد التكافؤ يصبح المتفاعل -

   رة .تحدد علاقة التكافؤ بإنشاء الجدول الوصفي لتقدم تفاعل المعاي 

 

 : يمكن تعيين التكافؤ بطرق مختلفة 

 . تغيير لون الخليط المتفاعل-

 . لون كاشف ملون تمت إضافته مسبقا الى الوسط التفاعلي تغيير-

 .للوسط التفاعلي  𝐺استغلال منحنى تطور المواصلة -

II- قاعدة-معايرة حمض 

 تحليل المنحنى :-1
  ه هذفتختفـي الموجودة في الكأس أثنـاء المعـايرة تتفـاعل أيونـات الهيدروكسـيد مع أيونـات الأوكسونيوم

تنقـص   Gممـا يقـلص مـوصلـية الخـليط, و رغـم ازديـاد أيـونـات الصـوديوم في الخلـيط فإن مـواصلته الأخيرة ، 

و السـبب أن لهـا مـوصلية مـولية أيـونية ضعـيفة مقـارنة مع أيـونـات الأوكسونـيوم   OHNa 3

 .  
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  عنـد إضـافة محلـول هيدروكسيد الصـوديوم بإفـراط تكـون أيـونـات الأوكسونـيوم قد تفـاعلت كلـيا و أيـونـات

 ـاد مـوصلـية الخلـيط من جـديد. الهيـدروكسيد التي لم تتفـاعل تسبب ازدي

 
 

 جدول التقدم :-2

 

+𝑯𝟑𝑶 معادلة التفاعل
(𝒂𝒒)    +  𝑯𝑶−

(𝒂𝒒)        ⟶   𝑯𝟐𝑶(𝒍) 

 mol)كميات المادة ) تقدم التفاعل حالة  المجموعة

.𝑪𝑩 بوفرة 𝟎 الحالة البدئية 𝑽𝑩 𝑪𝑨. 𝑽𝑨 

.𝑪𝑩 بوفرة 𝒙 خلال التحول 𝑽𝑩 − 𝒙 𝑪𝑨. 𝑽𝑨 − 𝒙 

.𝑪𝑩 بوفرة 𝒙𝑬 حالة التكافؤ( (الحالة النهائية  𝑽𝑩 − 𝒙𝑬 𝑪𝑨. 𝑽𝑨 − 𝒙𝑬 

 
 استنتاج :-  

  عند التكافؤ تساوي كمية مادة𝐻3𝑂+  في الحجم𝑉𝐴  كمية المادة  ،  للحمض𝐻𝑂−  للقاعدة في الحجم𝑉𝐵𝐸  ، للقاعدة المضاف 

𝑛𝑖(𝐻3𝑂+)                        نكتب :        = 𝑛𝐸(𝐻𝑂−)     : ومنه علاقة التكافؤ تكتب𝐶𝐴. 𝑉𝐴 = 𝐶𝐵. 𝑉𝐵𝐸 

 تطبيق : -3

  تحديد تركيز𝐶𝐴  تركيز المحلول𝑆𝐴 محلول حمض الكلوريدريك تركيزه ل𝑉𝐴 = 10 𝑚𝐿 . 

𝐶𝐵نعطي :   = 2.10−2 𝑚𝑜𝑙. 𝐿−1   تركيز المحلول𝑆𝐵 . لمحلول هيدروكسيد الصوديوم 

  طع الجزأين المستقيميين( حيث يستنتج حجم التكافؤ التكافؤ توافق أدنى قيمة للمواصلة )تقانقطة مبيانيا𝑉𝐵𝐸   بإسقاط

𝑉𝐵𝐸نجد  هذه النقطة = 8 𝑚𝐿 . 

𝐶𝐴. 𝑉𝐴 = 𝐶𝐵. 𝑉𝐵𝐸 ⇒ 𝐶𝐴 =
𝐶𝐵 . 𝑉𝐵𝐸

𝑉𝐴

⇒ 𝐶𝐴 =
2.10−2 × 8

10
= 1,6.10−2 𝑚𝑜𝑙. 𝐿−1 
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𝑰𝑰 – اختزال –معايرة أكسدة 

 تجربة :-1

 ة, حجمـا ير انصـب في كـأس , بواسطة مـاصة معـي𝑉𝑟𝑒𝑑 = 20 𝑚𝐿  من محلـول كبـريتات الحـديد

)( 2

4

2  SOFe  تركـزه𝐶𝑟é𝑞  ضـع الكـأس فـوق من حمض الكبريتيك المركز, ثـم ن  قطراتمجهـول. نضيف

 طيسي.المحـراك المغنـ

  فور لبوتـاسيوم تركيـزه معـسحـاحة مـدرجة بمحـلول برمنغنـات انمـلأ  𝐶𝑜𝑥 = 2.10−2 𝑚𝑜𝑙. 𝐿−1  . 

 الخلـيط من أخـطر فـاتح  نضـيف, تدريجيـا, محـلول برمنغنـات البوتـاسيوم حـتى أول قطـرة يتحـول عندهـا لـون

𝑉𝑂𝑥𝐸 ( حجم التكافؤ هو أنظر الكؤوس الثلاث)فاتح  بنفسجـيإلـى  = 15 𝑚𝐿 . 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 جدول التقدم :-2

𝑴𝒏𝑶𝟒 (𝒂𝒒) معادلة التفاعل
−  +   𝟓𝑭𝒆𝟐+

(𝒂𝒒)    +    𝟖𝑯+
(𝒂𝒒)   →  𝑴𝒏𝟐+

(𝒂𝒒) + 𝟓𝑭𝒆𝟐+
(𝒂𝒒) + 𝑯𝟐𝑶(𝒍) 

 (mol)كميات المادة ب  التقدم حالة المجموعة

𝒏𝒊(𝑭𝒆𝟐+) 𝒏𝒊(𝑴𝒏𝑶𝟒 بوفرة 𝟎 𝟎 بوفرة 𝟎 البدئية
−) 

𝒏𝒊(𝑭𝒆𝟐+) بوفرة 𝟓𝒙 𝒙 بوفرة 𝒙 خلال التحول − 𝟓𝒙 𝒏𝒊(𝑴𝒏𝑶𝟒
−) − 𝒙 

𝒏𝒊(𝑭𝒆𝟐+) بوفرة 𝟓𝒙𝑬 𝒙𝑬 بوفرة 𝒙𝑬 النهائية − 𝟓𝒙𝑬 𝒏𝒊(𝑴𝒏𝑶𝟒
−) − 𝒙𝑬 
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 علاقة التكافؤ :-3

 عند نقطة التكافؤ تختفي كل من أيونات الحديد II  𝐹𝑒2+) (  أيونات البرمنغنات  و(𝑀𝑛𝑂4
 المضافة : (−

  𝑛𝑖(𝑀𝑛𝑂4
−) − 𝑥𝐸 = 𝑛𝑖(𝐹𝑒2+)و                                         0 − 5𝑥𝐸 = 0 

𝑛𝑖(𝑀𝑛𝑂4                         مع :
−) = 𝐶𝑂𝑥. 𝑉𝑂𝑥.𝐸       و𝑛𝑖(𝐹𝑒2+) = 𝐶𝑅𝑒𝑑. 𝑉𝑅𝑒𝑑 

𝐶𝑅𝑒𝑑              نستنتج :                         . 𝑉𝑅𝑒𝑑 = 5. 𝐶𝑂𝑥. 𝑉𝑂𝑥.𝐸 

 تطبيق عددي :

𝐶𝑅𝑒𝑑 =
5. 𝐶𝑂𝑥. 𝑉𝑂𝑥.𝐸

𝑉𝑅𝑒𝑑
⇒ 𝐶𝑅𝑒𝑑 =

5 × 2 × 10−2 × 15

20
= 7,5.10−2 𝑚𝑜𝑙. 𝐿−1 
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