8η ΑΣΚΗΣΗ
ΠΟΤΕΝΣΙΟΜΕΤΡΙΚΗ ΜΕΘΟΔΟΣ ΕΥΡΕΣΗΣ ΤΟΥ pH
8.1 Θεωρητικό μέρος
Το 
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HO

εμφανίζει πολύ μικρή ηλεκτρική αγωγιμότητα που οφείλεται στη διεργασία αυτοϊονισμού ελάχιστου ποσοστού μορίων 
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σύμφωνα με την χημική εξίσωση
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Το ένα μόριο 
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μετατρέπεται σε ιόν 
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(δρα ως βάση) με την μεταφορά ενός πρωτονίου (
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) από το άλλο μόριο 
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, το οποίο με τη σειρά του μετατρέπεται σε ιόν 
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(δρα ως οξύ). Δηλαδή το 
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είναι αμφιπρωτική ουσία, που σημαίνει ότι μπορεί να συμπεριφέρεται και ως οξύ και ως βάση.

Με εφαρμογή του νόμου της χημικής ισορροπίας για την παραπάνω χημική εξίσωση αυτοϊονισμού του νερού προκύπτει
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Λόγω του αμελητέου ποσοστού μορίων νερού που αυτοϊονίζονται, η συγκέντρωση των αδιάστατων μορίων νερού 
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 θεωρείται σταθερή και είναι ίση με 55,55Μ. Αντικαθιστώντας στη σχέση 8.1 τον παράγοντα 
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Στην παράσταση της 
[image: image15.wmf]w

K

 αντί του 
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μπορεί να γραφεί η άνυδρη μορφή του πρωτονίου                               
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Η παραπάνω σχέση ισχύει πάντα είτε υπάρχουν στο διάλυμα άλλα οξέα ή βάσεις είτε όχι. Η τιμή της 
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 αυξάνεται με τη  θερμοκρασία και στους 25°C είναι 10-14.

Στην περίπτωση του καθαρού νερού που δεν περιέχει κανένα άλλο οξύ ή βάση οι συγκεντρώσεις των 
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 και 
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είναι ίσες μεταξύ τους, όπως προκύπτει από τη στοιχειομετρία της χημικής εξίσωσης αυτοϊονισμού. Συνεπώς στους 25°C προκύπτει ότι 
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Επομένως, ως ουδέτερο διάλυμα ορίζεται εκείνο στο οποίο ισχύει η παραπάνω σχέση. Στους 25°C, όξινο διάλυμα είναι εκείνο στο οποίο η 
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 με βάση τη σχέση 6.3. Αντίστοιχα ως βασικό (ή αλκαλικό) διάλυμα είναι αυτό στο οποίο η 
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Η οξύτητα ή η αλκαλικότητα ενός διαλύματος μπορεί να εκφρασθεί με την έννοια του pH για να αποφευχθεί η χρήση μικρών αριθμών (αρνητικές δυνάμεις του 10) και απλούστευση των υπολογισμών. Ως pH ορίζεται ο αρνητικός δεκαδικός λογάριθμος της συγκέντρωσης των ιόντων H+ 
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Η συγκέντρωση ιόντων υδρογόνου [Η+] εκφράζεται σε γραμμοϊόντα/L. Όσο πιο μικρό είναι το pH τόσο μεγαλύτερη είναι η οξύτητα. Με παρόμοιο τρόπο ορίζεται το pOH
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Όσο μικρότερο είναι το pOH τόσο μεγαλύτερη είναι η αλκαλικότητα. Ισχύει λοιπόν:
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Στον Πίνακα 8.1 παρουσιάζονται συνοπτικά οι κλίμακες  pH και pOH  στους 25°C.
Σύμφωνα με τη θεωρία των ενδοϊοντικών έλξεων (ηλεκτροστατικές έλξεις μεταξύ των ιόντων ενός ηλεκτρολυτικού διαλύματος) η πραγματική συγκέντρωση των διαλυμάτων οξέων και βάσεων και γενικά των ηλεκτρολυτών δεν είναι αυτή που θα αναμενόταν από τον αριθμό των σωματιδίων τους στο διάλυμα, αλλά κατά τι μικρότερη. H συγκέντρωση αυτή ονομάζεται ενεργή συγκέντρωση ή ενεργότητα, 
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όπου c η συγκέντρωση και γ ο συντελεστής ενεργότητας που είναι μικρότερος της μονάδας. Η ενεργότητα λοιπόν είναι η συγκέντρωση που φαίνεται ότι έχει το διάλυμα λόγω των ενδοϊοντικών έλξεων και όχι η πραγματική. Ο γ τείνει προς τη μονάδα όταν αυξάνεται η αραίωση του διαλύματος καθόσον τα ιόντα απομακρύνονται μεταξύ τους και εξασθενίζουν έτσι οι ενδοϊοντικές έλξεις.

Πίνακας 8.1 Κλίμακες  pH και pOH  στους 25°C
	[Η+]
	        [ΟΗ-]
	         pH
	pOH
	     Διάλυμα


	1                                = 100
0,1                            = 10-1
0,001                        = 10-3
0,00001                    = 10-5
0,0000001                = 10-7
0,000000001            = 10-9
0,00000000001        = 10-11
0,0000000000001    = 10-13
0,00000000000001  = 10-14
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Με βάση την ενεργότητα των ιόντων υδρογόνου  
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 το pH  ορίζεται ως ο αρνητικός δεκαδικός λογάριθμος της ενεργότητας των ιόντων υδρογόνου: 
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Ο προσδιορισμός του pH ενός διαλύματος είναι δυνατό να γίνει με διάφορες φυσικοχημικές μεθόδους, όπως π.χ. με την χρησιμοποίηση δεικτών, από την ταχύτητα αντιδράσεων που καταλύονται από ιόντα υδρογόνου κ.α. Ο σπουδαιότερος και ακριβέστερος όμως τρόπος προσδιορισμού του pH γίνεται με την ποτενσιομετρική μέθοδο που βασίζεται στην δημιουργία γαλβανικού στοιχείου, του οποίου η ηλεκτρεγερτική δύναμη (Η.Ε.Δ) εξαρτάται από την ενεργότητα 
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των ιόντων Η+ του διαλύματος.            
8.1.1 Θεωρία της ηλεκτροδιαλυτικής τάσης του Nernst
Σύμφωνα με τη θεωρία του Nernst κάθε μέταλλο που εμβαπτίζεται σε διάλυμα, το οποίο περιέχει ιόντα του ίδιου μετάλλου, έχει την τάση να εκπέμπει στο διάλυμα ιόντα. Η τάση αυτή σχηματισμού ιόντων από το μέταλλο, όταν αυτό βρεθεί σε επαφή με διάλυμα άλατος αυτού, ονομάζεται ηλεκτρολυτική τάση (Σχήμα 8.1). Έτσι εάν σε διάλυμα (αραιό) ZnSO4 εμβαπτιστεί έλασμα Zn αποσπώνται από την επιφάνεια του Zn ιόντα Zn++
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Τα ιόντα αυτά εισέρχονται στο διάλυμα κι έτσι ο χώρος του διαλύματος γύρω από το μεταλλικό έλασμα φορτίζεται θετικά, ενώ τα ηλεκτρόνια που αποβλήθηκαν από τα άτομα Zn παραμένουν στο μεταλλικό έλασμα φορτίζοντάς το αρνητικά. Επομένως, μεταξύ του διαλύματος και του μεταλλικού ελάσματος δημιουργείται μια διαφορά δυναμικού που ονομάζεται απόλυτο δυναμικό. Το σύστημα του μετάλλου και του περιβάλλοντος ηλεκτρολυτικού διαλύματος ονομάζεται ημιστοιχείο ή ηλεκτρόδιο. 

Το απόλυτο δυναμικό ηλεκτροδίου δεν είναι δυνατό να προσδιοριστεί από μόνο του, αν δεν χρησιμοποιηθεί για σύγκριση ένα σύστημα αναφοράς. Έτσι αποφασίστηκε για την σύγκριση διαφοράς δυναμικού των διαφόρων ημιστοιχείων να θεωρηθεί ένα ορισμένο ηλεκτρόδιο αναφοράς, του οποίου η διαφορά δυναμικού ως προς το διάλυμα να θεωρείται ίση με το μηδέν. Σαν τέτοιο ηλεκτρόδιο επιλέχθηκε το κανονικό ή πρότυπο ηλεκτρόδιο του υδρογόνου. Σ’ αυτό έλασμα λευκόχρυσου περιβάλλεται από ατμόσφαιρα Η2, πίεσης 1atm και είναι εμβαπτισμένο σε διάλυμα οξέος, του οποίου η ενεργότητα των Η+ είναι ίση προς την μονάδα. Το πρότυπο ηλεκτρόδιο του υδρογόνου αναγνωρίστηκε κατά σύμβαση σαν ημιστοιχείο σύγκρισης και το δυναμικό του θεωρήθηκε ίσο προς το μηδέν. Ο συμβολισμός του είναι:
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Σχήμα 8.1  Ηλεκτροδιαλυτική τάση μετάλλου

Κανονικό δυναμικό ηλεκτροδίου ονομάζεται η Η.Ε.Δ του γαλβανικού στοιχείου που προκύπτει με συνδυασμό του ηλεκτροδίου αυτού, ενεργότητας διαλύματος α =1, με το πρότυπο ηλεκτρόδιο υδρογόνου. Επομένως η μετρούμενη Η.Ε.Δ του κάτωθι γαλβανικού στοιχείου
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δίνει το κανονικό δυναμικό του ηλεκτροδίου 
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. Γαλβανικό στοιχείο ή απλά στοιχείο είναι συνδυασμός ηλεκτρολυτών και ηλεκτροδίων, ο οποίος συνεπάγεται παραγωγή συνεχούς ηλεκτρικού ρεύματος μέσω μιας χημικής η φυσικοχημικής μεταβολής. Στον Πίνακα 8.2 δίνεται η σειρά των κανονικών δυναμικών των  κυριοτέρων  ηλεκτροδίων. Η σειρά αυτή είναι γνωστή σαν ηλεκτροχημική σειρά των χημικών στοιχείων. 

Οι τιμές των κανονικών δυναμικών των ηλεκτροδίων προσδιορίστηκαν με την προϋπόθεση ότι η ενεργότητα των ιόντων 
[image: image46.wmf] 

n

M

+

 είναι ίση με 1 (
[image: image47.wmf]1

n

M

a

+

=

) και η θερμοκρασία 25οC. Η τιμή του δυναμικού ενός ημιστοιχείου 
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όπου Εο είναι το κανονικό δυναμικό του ηλεκτροδίου και n ο αριθμός οξείδωσης του μετάλλου Μ.

Πίνακας 8.2 Ηλεκτροχημική σειρά δυναμικών ηλεκτροδίων (ή χημικών στοιχείων) στους 25οC
	Ηλεκτρόδιο

	Εξεταζόμενη δράση
	Εο (Volts)

	Li / Li+
	Li – e ( Li+
	+3,024

	Rb / Rb+
	Rb – e ( Rb+
	+2,9259

	K/ K+
	K – e ( K+
	+2,9241

	Cs/ Cs+
	Cs – e ( Cs+
	+2,923

	Ca / Ca2+
	Ca – 2e ( Ca2+
	+2,763

	Na / Na+
	Na – e ( Na+
	+2,7146

	Mg / Mg2+ (18oC)
	Mg – 2e ( Mg2+
	+1,866

	Al / Al3+
	Al – 3e ( Al2+
	1,69

	Zn / Zn2+
	Zn – 2e ( Zn2+
	+0,7611

	Cr / Cr2+
	Cr – 2e ( Cr2+
	+0,6

	Ga / Ga3+
	Ga – 3e ( Ga3+
	+0,52

	Cr / Cr3+
	Cr – 3e ( Cr3+
	+0,5

	Fe / Fe2+
	Fe – 2e ( Fe2+
	+0,441

	Cd / Cd2+
	Cd – 2e ( Cd2+
	+0,4021

	Tl / Tl+
	Tl – 2e ( Tl+
	+0.3385

	Co / Co2+
	Co – 2e ( Co2+
	+0.268

	Ni / Ni2+
	Ni – 2e ( Ni2+
	+0.236

	Sn / Sn2+
	Sn – 2e ( Sn2+
	+0.1406

	Pb / Pb2+
	Pb – 2e ( Pb2+
	+0.1264

	H2 / H3O+
	H2+2H2O ( 2H3O+
	
[image: image50.wmf]±

0.0000

	Cu / Cu2+
	Cu – 2e ( Cu2+
	-0.3441

	S / S2-
	8S2 – 16 ( S8
	-0.48

	I2 / I-
	2I- - 2e ( I2 
	-0.5362

	Te / Te4+
	Te – 4e ( Te4+
	-0.5682

	Hg / 
[image: image51.wmf]+
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	2Hg – 2e (
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	-0.7986

	Ag / Ag+
	Ag – e ( Ag+
	-0.7990

	Br2 / Br-
	2Br- - 2e ( Br2
	-1.0659

	O2 / OH-
	4OH- - 4e ( O2 + 2H2O
	-1.23

	Cl2 / Cl-
	2Cl- - 2e ( Cl2
	-1.3583

	Au / Au3+
	Au – 3e ( Au3+
	-1.36

	F2 / F-
	2F- - 2e ( F2
	-2.85


8.1.2 Προσδιορισμός του pH 
To pH διαλυμάτων προσδιορίζεται ποτενσιομετρικά με ειδικές διατάξεις τα pH-μετρα (Σχήμα 8.2), τα οποία αποτελούνται από ένα συνδυασμό ηλεκτροδίου υάλου και ενός πρότυπου ηλεκτροδίου καλομέλανα. Το σύστημα των εν λόγω ηλεκτροδίων είναι εμβαπτισμένο στο διάλυμα ιόντων Η+ που εξετάζεται (Σχήμα 8.3). Έτσι προκύπτει γαλβανικό στοιχείο που συμβολίζεται ως εξής
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Το pH του εξεταζόμενου διαλύματος δίνεται από την σχέση
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όπου

 Ε είναι  η Η.Ε.Δ του γαλβανικού στοιχείου, 
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 το δυναμικό του ηλεκτροδίου ύαλου (σε διάλυμα με 
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) και 

Εk  το δυναμικό του πρότυπου ηλεκτροδίου καλομέλανα.

 Έτσι, από την μετρούμενη Η.Ε.Δ του γαλβανικού στοιχείου και τις τιμές του δυναμικού των ηλεκτροδίων ύαλου και καλομέλανα υπολογίζεται η τιμή pH του εξεταζόμενου διαλύματος. 

Σήμερα, χάριν ευκολίας, το ηλεκτρόδιο ύαλου και το ηλεκτρόδιο καλομέλανα υπάρχουν σ’ ένα ενιαίο σύστημα (συνδυασμένο ηλεκτρόδιο), το οποίο όταν εμβαπτίζεται στο προς μέτρηση διάλυμα σχηματίζει το απαραίτητο για την μέτρηση του pH γαλβανικό στοιχείο.
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                            Σχήμα 8.2 Ένα τυπικό πεχάμετρο

8.2 Εργαστηριακό μέρος
Πριν από οποιαδήποτε μέτρηση γίνεται ρύθμιση και έλεγχος του πεχαμέτρου. Για τον σκοπό αυτό χρησιμοποιούνται δυο διαλύματα γνωστού pH, ένα για την ρύθμιση και το άλλο για τον έλεγχο. Τα διαλύματα αυτά είναι ρυθμιστικά συστήματα, των οποίων η τιμή pH έχει προσδιοριστεί με μεγάλη ακρίβεια.

8.2.1 Οδηγίες λειτουργίας του πεχαμέτρου
1) Ανοίγουμε τον διακόπτη.

2) Πλένουμε με αποσταγμένο νερό τα ηλεκτρόδια και σκουπίζουμε με διηθητικό χαρτί.

3) Ρυθμίζουμε τον διακόπτη της θερμοκρασίας στην θερμοκρασία του νερού.

4) Βυθίζουμε το συνδυασμένο ηλεκτρόδιο σε ρυθμιστικό διάλυμα.
5) Τοποθετούμε τον διακόπτη στην θέση pH και παρατηρούμε την ένδειξη του pH. Εάν αυτή δεν συμπίπτει με εκείνη του ρυθμιστικού διαλύματος, περιστρέφουμε το κατάλληλο κουμπί και κάνουμε ρύθμιση.

6) Τοποθετούμε τον διακόπτη στην θέση “STAND BY”.

7) Πλένουμε ξανά το ηλεκτρόδιο με αποσταγμένο νερό.
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Σχήμα 8.3  Σχηματική παράσταση ηλεκτροδίων ύαλου και καλομέλανα. Σε "μεγέθυνση"   

      δείχνονται τα κρίσιμα σημεία του ηλεκτροδίου ύαλου

8) Εμβαπτίζουμε το ηλεκτρόδιο μέσα στο εξεταζόμενο διάλυμα.

9) Ρυθμίζουμε αν είναι απαραίτητο και πάλι την θερμοκρασία.

10) Τοποθετούμε τον διακόπτη στην θέση pH και διαβάζουμε το pH του διαλύματος στον πίνακα του οργάνου.

8.2.2 Γραφικός προσδιορισμός του σημείου εξουδετέρωσης
Το σημείο εξουδετέρωσης κάποιου οξέος από βάση και αντίστροφα μπορεί να βρεθεί γραφικά και υπολογιστικά από τα δεδομένα της ογκομέτρησης, εφ’ όσον παράλληλα με την εκάστοτε προστιθέμενη μικρή ποσότητα βάσης ή οξέος μετριέται το pH του διαλύματος. Ογκομέτρηση ονομάζεται η όλη διαδικασία της προσθήκης διαλύματος βάσης κατά μικρές ποσότητες σε ένα διάλυμα οξέος ή αντίστροφα και του προσδιορισμού του σημείου εξουδετέρωσης. Η γραφική παράσταση που απεικονίζει τη μεταβολή του pH συναρτήσει του όγκου της βάσης που προστίθεται στο διάλυμα οξέος είναι γνωστή ως καμπύλη ογκομέτρησης.
Στο Σχήμα 8.3 δίνεται η καμπύλη ογκομέτρησης ισχυρού οξέος (HCl) με ισχυρή βάση (NaOH) και ο γραφικός τρόπος εύρεσης του σημείου εξουδετέρωσης (ισοδυναμίας). Η χημική αντίδραση που συμβαίνει είναι η ακόλουθη
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Κατά τη διαδικασία της ογκομέτρησης παρατηρείται αρχικά ότι το pH αυξάνεται λίγο με την προσθήκη της βάσης, ενώ στην περιοχή του σημείου εξουδετέρωσης συμβαίνει πολύ απότομη μεταβολή. Η περιοχή αυτή ονομάζεται τελικό σημείο. Μετά το στάδιο εξουδετέρωσης ακολουθεί και πάλι ελαφρά αύξηση του pH.
Το Σχήμα 8.4α δείχνει την καμπύλη ογκομέτρησης 50 cm3 ενός ασθενούς οξέος (οξικού οξέος, CH3COOH) με ισχυρή βάση (NaOH)  και γίνεται σύγκριση με την καμπύλη ογκομέτρησης 50 cm3 ισχυρού οξέος (HCl) με ισχυρή βάση (NaOH), ενώ το Σχήμα 8.4β δείχνει την καμπύλη ογκομέτρησης 50 cm3 μιας ασθενούς βάσης (αμμωνίας, NH3) με ισχυρό οξύ (HCl)  και γίνεται σύγκριση με την καμπύλη ογκομέτρησης 50 cm3 ισχυρής βάσης (NaOH) με ισχυρό οξύ (HCl). (Η συγκέντρωση όλων των ανωτέρω διαλυμάτων είναι 0,1Μ). 

Όλες οι καμπύλες εμφανίζουν πολύ απότομη αύξηση ή μείωση του pH στο τελικό σημείο. Στην περίπτωση της ογκομέτρησης του οξικού οξέος η αύξηση του pH στο τελικό σημείο είναι αρκετά μικρότερη από την αντίστοιχη του ΗCl, η καμπύλη ξεκινά με ένα πολύ υψηλότερο pH , παρουσιάζει μια γρήγορη αρχική αύξηση, κατόπιν αυξάνεται αργά και τέλος σημειώνει την πολύ απότομη αύξηση του τελικού σημείου. Aπό μια θέση και μετά στο τελικό σημείο οι δύο καμπύλες (του CH3COOH και του ΗCl) είναι πανομοιότυπες. Οι καμπύλες ογκομέτρησης των NH3 και NaOH είναι σχεδόν όμοιες με τις αντίστοιχες των CH3COOH και ΗCl με ελαττούμενο όμως pH.

Για ογκομετρήσεις ασθενών οξέων με ασθενείς βάσεις και αντιστρόφως η μεταβολή του pH στην περιοχή του ισοδύναμου σημείου γίνεται πολύ αργά. Τέτοιες ογκομετρήσεις συνήθως δεν γίνονται.
8.2.3 Πειραματική διαδικασία 
Ογκομετρούμε άγνωστο διάλυμα HCl με γνωστό διάλυμα NaOH και σημειώνουμε τις τιμές του pH. Στην αρχή η μεταβολή του pH είναι αργή. Όταν το pH αρχίσει να αυξάνεται αισθητά ελαττώνουμε το ρυθμό προσθήκης της βάσης, διότι πλησιάζουμε το σημείο εξουδετέρωσης. Αφού το ξεπεράσουμε συνεχίζουμε την ογκομέτρηση μέχρι να φτάσουμε σε μια αρκετά μεγάλη τιμή pH.

Από τα δεδομένα της ογκομέτρησης σχεδιάζουμε καμπύλη μεταβολής του pH συναρτήσει του προστιθέμενου όγκου του διαλύματος NaOH. Κατόπιν προσδιορίζεται το σημείο εξουδετέρωσης. Στο σημείο αυτό ισχύει: 
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όπου 
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Σχήμα 8.3 Καμπύλη ογκομέτρησης διαλύματος ισχυρού οξέος (HCl) με ισχυρή βάση (NaOH). Φαίνεται το σημείο εξουδετέρωσης (ισοδυναμίας) το οποίο βρίσκεται στο pH 7, όπως και ο γραφικός τρόπος εύρεσής του
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Σχήμα 8.4 α) Καμπύλες ογκομέτρησης ενός ασθενούς (CH3COOH) και ενός ισχυρού οξέος (HCl ) με ισχυρή βάση β) Καμπύλες ογκομέτρησης μιας ασθενούς (NH3) και μιας ισχυρής βάσης (NaOH ) με ισχυρό οξύ
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Από την παραπάνω σχέση υπολογίζεται την άγνωστη συγκέντρωση του διαλύματος HCl.
Ερωτήσεις
· Γιατί το
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εμφανίζει μια πολύ μικρή ηλεκτρική αγωγιμότητα;.

· Πότε ένα διάλυμα χαρακτηρίζεται ως ουδέτερο, ως όξινο και ως βασικό (αλκαλικό);

· Πως μπορεί να εκφρασθεί η οξύτητα ή η αλκαλικότητα ενός διαλύματος; 
· Τι είναι το pH;

· Τι είναι η ενεργή συγκέντρωση ή ενεργότητα;
· Που βασίζεται η ποτενσιομετρική μέθοδος προσδιορισμού του pH;

· Τι ονομάζουμε απόλυτο δυναμικό ηλεκτροδίου;

· Περιγράψτε το πρότυπο ηλεκτρόδιο του υδρογόνου.

· Τι ονομάζεται ημιστοιχείο ή ηλεκτρόδιο;

· Τι ονομάζεται κανονικό δυναμικό ηλεκτροδίου;
· Τι είναι γαλβανικό στοιχείο;

· Από τι αποτελούνται τα πεχάμετρα;

· Ποια είναι η μορφή της καμπύλης ογκομέτρησης α) ενός ισχυρού οξέος με ισχυρή βάση β) ενός ασθενούς οξέος με ισχυρή βάση γ) μιας ισχυρής βάσης με ισχυρό οξύ και δ) μιας ασθενούς βάσης με ισχυρό οξύ;
· Για την  εξουδετέρωση 50 cm3 0,1M  διαλύματος HCl  απαιτήθηκαν 25 cm3 διαλύματος  NaOH. Να υπολογισθεί η συγκέντρωση του διαλύματος  NaOH.

	8η Άσκηση 
Ποτενσιομετρική μέθοδος εύρεσης του pH

	ΦΥΛΛΟ ΕΡΓΑΣΙΑΣ


Σκοπός: α) Κατασκευή της καμπύλης ογκομέτρησης διαλύματος ισχυρού οξέος (HCl) με ισχυρή βάση (NaOH). β) Γραφικός προσδιορισμός του σημείου εξουδετέρωσης (ισοδυναμίας) και γ) υπολογισμός της άγνωστης συγκέντρωσης του διαλύματος HCl.
Όργανα και υλικά :
1. Πεχάμετρο

2. Ποτήρι ζέσης των 100 mL
3. Προχοϊδα

4. Ρυθμιστικά διαλύματα

5. Διάλυμα 0,2M  NaOH
6. Διάλυμα HCl άγνωστης συγκέντρωσης

ΕΚΤΕΛΕΣΗ ΤΟΥ ΠΕΙΡΑΜΑΤΟΣ

α. Ογκομέτρηση με μέτρηση του pH διαλύματος HCl με με διάλυμα NaOH


1. Ανοίγουμε τον διακόπτη του πεχαμέτρου.

2. Πλένουμε με αποσταγμένο νερό τα ηλεκτρόδια και σκουπίζουμε με διηθητικό χαρτί.

3. Ρυθμίζουμε τον διακόπτη της θερμοκρασίας στην θερμοκρασία του νερού.

4. Βυθίζουμε το ηλεκτρόδιο σε ρυθμιστικό διάλυμα.
5. Τοποθετούμε τον διακόπτη στην θέση pH και παρατηρούμε την ένδειξη του pH. Εάν αυτή δεν συμπίπτει με εκείνη του ρυθμιστικού διαλύματος, περιστρέφουμε το κατάλληλο κουμπί και κάνουμε ρύθμιση.

6. Τοποθετούμε τον διακόπτη στην θέση “STAND BY”.

7. Πλένουμε ξανά το ηλεκτρόδιο με αποσταγμένο νερό.

8. Εμβαπτίζουμε το ηλεκτρόδιο μέσα στο διάλυμα του οξέος.

9. Ρυθμίζουμε αν είναι απαραίτητο και πάλι την θερμοκρασία.

10. Τοποθετούμε τον διακόπτη στην θέση pH και διαβάζουμε το pH του διαλύματος ΗCl στον πίνακα του οργάνου.

11. Aρχίζουμε την προσθήκη διαλύματος NaOH  στο διάλυμα ΗCl και σημειώνουμε  κάθε φορά τις τιμές του pH.

12. Όταν το pH αρχίσει να αυξάνεται αισθητά ελαττώνουμε το ρυθμό προσθήκης της βάσης, διότι πλησιάζουμε το σημείο εξουδετέρωσης. 

13. Αφού το ξεπεράσουμε συνεχίζουμε την ογκομέτρηση μέχρι να φτάσουμε σε μια αρκετά μεγάλη τιμή pH.

β. Κατασκευή της καμπύλης ογκομέτρησης και γραφικός προσδιορισμός του σημείου εξουδετέρωσης (ισοδυναμίας)
1. Σχεδιάζουμε καμπύλη μεταβολής του pH συναρτήσει του προστιθέμενου όγκου του διαλύματος NaOH. 
2. Προσδιορίζουμε γραφικά το σημείο εξουδετέρωσης. 

γ) Υπολογισμός της άγνωστης συγκέντρωσης του διαλύματος HCl
Από την σχέση
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υπολογίζεται την άγνωστη συγκέντρωση 
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 του διαλύματος HCl.
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