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Cwiczenie nr 3
Kwasy i zasady

Wstep teoretyczny

Wstep

Kwasy 1 zasady odgrywaja niezwykle istotng role w zyciu cztowieka. Od podstawowego znaczenia
w produkcji preparatow farmaceutycznych (proces syntezy, etapy stabilizacji roztwordéw, trwatosci form
farmaceutycznych) po skomplikowany uktad reakcji kwasowo-zasadowych w naszym organizmie. Stezenie
jondéw wodorowych w ptynach ustrojowych jest kluczowe dla prawidlowego funkcjonowania procesow
metabolicznych 1 enzymatycznych, a nawet niewielkie zmiany ich stezenia w ptynach ustrojowych moga
powodowacé stany patologiczne. Optymalny zakres pH krwi dla wigkszo$ci procesOw przemiany materii
wynosi 7,35-7,45. Na zachowanie stalego pH $rodowiska wewnetrznego wplywa wigzanie jonow
wodorowych przez uktady buforowe, wystepujace w plynach ustrojowych (bufor weglowy, fosforanowy,
hemoglobinianowy, oksyhemoglobinianowy oraz bufory biatlczanowe). Jednak w zwiazku z ograniczona
pojemnoscig uktadéw buforowych, cze$§¢ kwaséw organicznych jest usuwana z moczem, ktérego pH moze
zmienia¢ si¢ w granicach 4,5-8,2. Wydzielanie przez nerki dwuzasadowego fosforanu sodu i weglanu sodu
powoduje zmian¢ pH moczu na bardziej alkaliczng, natomiast wzrost kwasowos$ci moczu nastepuje wskutek
wydzielania wigkszej ilosci slabych kwaséw. Sok zotadkowy ma pH w zakresie 1,0 —2,0. Zmiana stopnia
zakwaszenia powoduje zaburzenie w przebiegu procesu trawienia, np. nadkwasnosci zotadka. W leczeniu tej
choroby, obok lekéw hamujacych wydzielanie kwasu solnego, stosuje si¢ srodki neutralizujace go. Takimi
srodkami sg zwigzki nieorganiczne: wodorotlenki, sole stabych kwasow 1 mocnych zasad, hydroksosole, sole

podwdjne, tlenki. Dziatanie ich polega na reakcji z kwasem solnym i zoboj¢tnianiu go.

Plyn ustrojowy pH Plyn ustrojowy pH

Sok zotadkowy 1,0-2,0 Plyn nasienny 7,1-7,5
Wydzielina pochwy 3,2-4,2 Plyn mézgowo-rdzeniowy 7,3
Slina 5,0-6,8 Krew 7,4

76k 5,8-8,5 Mocz 4,5-8,2

Sok jelitowy 6,2-7,5 Sok trzustkowy 7,5-8,3

Tabela 1: Wartosci pH plynow ustrojowych cztowieka
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Dysocjacja elektrolityczna

Wszystkie substancje chemiczne mozna sklasyfikowac jako elektrolity lub nieelektrolity. Zwigzki chemiczne
ulegajace rozpadowi na jony pod wplywem wody to elektrolity, w odroznieniu od nieelektrolitow —
substancji nie dysocjujacych. Elektrolity sa to gtownie zwiazki nieorganiczne: sole, kwasy, zasady, ktore
posiadaja wigzania jonowe lub kowalencyjne spolaryzowane. Elektrolity, w zaleznosci od ich mocy,
w wiekszym lub mniejszym stopniu rozpadaja si¢ w wodzie (lub innym rozpuszczalniku) na jony, co
umozliwia ich roztworom przewodzenie pradu elektrycznego. Roztwory nieelektrolitow to w wigkszosci
substancje organiczne (wyj. kwasy karboksylowe i ich sole), np. toluen, gliceryna, ktore nie przewodza pradu

elektrycznego, gdyz nie zawieraja jonéw odpowiedzialnych za jego przeptyw.

Teoria kwasow i zasad Bronsteda-Lowry’ego

Bronsted i Lowry rozszerzyli pojgcie kwasu 1 zasady wg Arrheniusa, tworzac teori¢ protonowa. Teoria ta
obejmuje nie tylko reakcje kwasowo-zasadowe w roztworach wodnych, lecz uwzglednia takze reakcje
w innych niewodnych protonowych rozpuszczalnikach. Wszelkie reakcje typu kwas-zasada wg teorii
Bronsteda i Lowry’ego polegaja na przeniesieniu protonu (jonu H*) z kwasu (donor protonu) do zasady

(akceptor protonu).
kwas 2 zasada + H*
donor 2 akceptor + H*

Jon H*, nie wystepuje samodzielnie w roztworze; musi potaczy¢ sie z inng czasteczka lub jonem o charakterze
akceptora protonu, czyli zasady. Zachodzi reakcja przeniesienia protonu do czasteczki innej zasady, bedacej
mocniejszym akceptorem protonu niz zasada sprzezona z danym kwasem. W przypadku potgczenia H*

z czasteczkg wody, powstaje jon H3O" (jon oksoniowy, hydroniowy).
W procesie przeniesienia protonu uczestnicza rOwnoczesnie dwie sprzezone pary kwasu i zasady:
CH;COOH + H,0 2 CH;C00~ + H;0*
HSO; + H,0 2 S0;~ + H;0*
NH} + H,0 2 NH; + H;0%
H,0 4+ NH; 2 OH™ + NH}

Jesli jednak w roztworze wodnym istnieje substancja o mocniejszych wlasciwosciach akceptorowych badz
mocniejszych wiasciwosciach donorowych niz woda, to jej udzial w przenoszeniu protonu bedzie

dominujacy.

CH;COOH + NH; 2 CH;CO00~ + NHI
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Kwasy reaguja w pierwszej kolejnosci z najmocniejszg w danych warunkach zasada, zasady za§ —
z najmocniejszym kwasem. Im silniejsze wlasciwosci donorowe ma kwas, tym sprzezona z nim zasada

posiada slabsze wlasciwosci akceptorowe; im zasada jest mocniejsza, tym sprze¢zony z nia kwas slabszy.
HClO, + CH3CO0OH 2 C(Clo; + CH;COOH;
Woda jest substancja amfiprotyczng (moze by¢ zar6wno donorem jak i akceptorem protonu).
H,0 + H,0 2 OH™ + H;0%

Teoria kwasow i zasad Lewisa

Kwasy Lewisa s3 zatem akceptorami par elektronowych, zasady Lewisa sa donorami par elektronowych.
zasada + kwas 2 addukt

donor + akceptor 2 wigzania koordynacyjne

H I-‘I +
H—hLI L H* —_— H—N—=H
) )

Stopien i stata dysocjacji

Stopien dysocjacji () okresla moc elektrolitu, wskazuje jaka czeS¢ czasteczek ulegla rozpadowi na jony.

a = 0<ax<i1

—_Z
ny

n
a=—-100% 0% < a < 100%

w

Gdzie:
nz - liczba moli czasteczek zdysocjowanych

nw - catkowita (wprowadzonej) liczba moli czasteczek danego elektrolitu
Dla elektrolitu o ogdlnym wzorze AnBn 1 stezeniu co, ktory dysocjuje zgodnie z rGwnaniem:
A,B, 2nA™" + mB""
[A™] = a'n- ¢ [B"™ ] = a-n-cy

Gdzie:

m, n - wspoltczynniki stechiometryczne rdwnania reakcji
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e rodzaju elektrolitu,

Stopien dysocjacji elektrolitu w roztworze wodnym zalezy od:

e stezenia roztworu; stopien dysocjacji ro$nie wraz z rozcienczaniem roztworu

e natury rozpuszczalnika (od jego statej dielektrycznej),

e obecnosci innych substancji w roztworze,

e temperatury (nieznacznie).

Podzial elektrolitow

Elektrolity mocne dysocjuja nieodwracalnie

A,B, — nA™ + mB""

Elektrolity stabe dysocjuja odwracalnie

A,B, 2nA™ + m B"™

kwasy nieorganiczne beztlenowe:

HCI, HBr, HI

HCl+ H,0 — H;0" + Cl~

Kwasy nieorganiczne: HF, H;BOs, H3AsO3,
H>SO3, HNO,, HoCO3, HCN, H.S

HCN + H,0 2 CN™+ H;0%

Kwasy nieorganiczne tlenowe:
HCl104, HC103, HNO3, H2SO4

(tylko w pierwszym etapie dysocjacji)

H,S0, + H,0 — H;0% + HSO;

Kwasy organiczne

CH;COOH + H,0 2 CH;C00™ + H;0*

Wodorotlenki litowcoéw 1 berylowcow
(z wyjatkiem Be(OH)2 1 Mg(OH).)
KOH — K* + OH™

Wiekszos¢ wodorotlenkow metali 2- 1 3-

warto$ciowych

Sole rozpuszczalne

Cu(NO3), — Cu** + 2NO3

Zasady nieorganiczne: roztwor amoniaku,

hydrazyna, hydroksyloamina.

NH; + H,0 2 NH} + OH™

Tabela 2: Podzial elektrolitow.

W roztworze wodnym stabego elektrolitu migdzy jonami a czgsteczkami niezdysocjowanymi wytwarza si¢

stan rownowagi dynamicznej (zgodnie z prawem dziatania mas). Stata rdwnowagi reakcji odwracalne;j
(procesu dysocjacji), zwana stala dysocjacji K wyraza si¢ wzorem:

[Am+]n Bn—]m

K= T4.5.]

(A4,B, 2nA™* + mB™)
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Stala dysocjacji K:

e Jest to stosunkiem iloczynu stezen molowych jonow, na ktore rozpadt si¢ elektrolit, do stezenia

molowego jego czasteczek niezdysocjowanych

e Jest wielkos$cig charakterystyczng dla danego stabego 1 sredniego elektrolitu.

e Im wyzsza jest jej wartos¢, tym silniejszej jonizacji ulega elektrolit.

e Zalezy jedynie od temperatury, nie wplywa na nig st¢zenie roztworu.

Reakcja dysocjacji kwasu octowego (kwas
Bronsteda), zgodnie z teorig Bronsteda,
przebiega wedlug rownania:

CH;COOH + H,0 2 CH;C00~ + H,0*

Jon octanowy (zasada Bronsteda sprz¢zona
z kwasem octowym) reaguje z czasteczka wody
zgodnie z rownaniem:

CH;C00~ + H,0 2 CH;COOH + OH~

Dla kazdej reakcji odwracalnej, zgodnie
z prawem dzialania mas, mozna zapisaé

wyrazenie na statg dysocjacji:

X _ [CH3€007] - [H;07]
CHsCOOH ™ TeH,COOH] - [H,0]

Stezenie wody ma warto$¢ statg, poniewaz
rozwazany roztwor jest rozcienczony
1 rozpuszczalnikiem jest prawie czysta woda,

zatem roOwnanie przyjmuje postac:

[CH,C007] - [H50%]
[CH;COOH]

KCH3COOH =

Otrzymane wyrazenie nosi nazwe stalej

dysocjacji kwasowej kwasu octowego.

Zgodnie z prawem dziatania mas, mozna zapisac
wyrazenie na stalg dysocjacji zasadowej

(z pomini¢ciem stezenia H20):

_ [HA]-[OH™]
Kcnycoo- = TCH,C00 ]

Otrzymane wyrazenie nosi nazwe stalej

dysocjacji zasadowej jonu octanowego.

Dla dowolnego kwasu wyrazenie na stala
dysocjacji kwasowej przyjmuje postac:

[A7] - [H307]

KHA = [HA]

Dla dowolnej zasady wyrazZenie na stala

dysocjacji zasadowej przyjmuje postac:

_ [HA]-[0H7]
AT 4]

Kua - Ka= Kw lub w postaci ujemnych logarytmow: pKua + pKa-=14

Im mocniejszy jest kwas, tym slabsza sprz¢zona z nim zasada i odwrotnie, gdyz iloczyn Kw jest

wartos$cig stalg (Kw= [H30"] [OH ] =10").

Tabela 3: Zaleznosé stalych dysocjacji sprzezonego kwasu i zasady na przyktadzie kwasu octowego
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Prawo rozcienczen Ostwalda

Prawo rozcienczen Ostwalda jest stuszne jedynie w przypadku roztwordéw elektrolitow stabych i bardzo
rozcienczonych. Prawo to okresla zalezno$¢ miedzy stopniem dysocjacji a stabego elektrolitu, jego statg

dysocjacji K 1 stezeniem molowym elektrolitu co:

W wyniku dysocjacji stabego elektrolitu AB:
AB 2 A* + B~

[A"][B7]

K="Tan]

Jezeli przez ¢o 0znaczymy st¢zenie molowe elektrolitu a przez a jego stopien dysocjacji, to stgzenia molowe
obu rodzajow jonow beda rowne [A*] = [B] = a - co. Stezenie niezdysocjowanego elektrolitu bedzie wtedy
réwne roznicy miedzy stezeniem poczatkowym a stezeniem jondw powstatych wskutek dysocjacji:

[AB] = co - aco = co (1-0).

K_[A+][B_]_a-c0-a-c0_azco
~ [AB] c(1—-a) 1-a

Gdy stopien dysocjacji jest maly, ponizej 5% lub ¢/K > 400 to wzor przyjmuje posta¢ uproszczong:
K = a’?c,

Pozwala ona na obliczenie stopnia dysocjacji stabego elektrolitu o znanym stezeniu 1 znanej statej dysocjacji.

K
a= |[—
Co

Skala kwasowosci i zasadowosci

Do okre$lania kwasowosci (badZ zasadowosci) roztworow wodnych, korzysta sie z logarytmicznej skali
Sorensena, tzw. wyktadnika stezenia jonow wodorowych pH. W przypadku wigkszo$ci roztworéw wodnych

pH zawarte jest w granicach od 0 do 14, lecz mozliwe s3 warto$ci spoza tego zakresu.

pH = - log [H'] (pH =-log [H;07])

Analogicznie definiuje si¢ wyktadnik st¢zenia jonéw wodorotlenowych: pOH = - log [OH™ ]
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Zalezno$¢ pomiedzy stezeniami jonow H3O" i OH™ w roztworze wodnym okres$la iloczyn jonowy wody:
Kw= [H30"] [ OH™ |=10"'* lub pH + pOH = pKw =14 (wyrazony za pomocg wyktadnikow potegi)
Jezeli stezenia jonow H3O" 1 OH™ w roztworze sg identyczne, to roztwor ma odczyn obojetny.

pH =pOH = pKw/2 pH=7

[H30*] > [OH | pH<7  roztwér ma odczyn kwasowy
[H30*] < [OH | pH>7  roztwér ma odczyn zasadowy
Nazwa elektrolitu K pK=-1g K
Kwas cyjanowodorowy HCN Ki| 49-101° 9,31
Kwas podchlorawy HCIO K; 3,0-10% 7,53
Kwas azotawy HNO, Ki| 43-10* 3,37
Kwas borowy H3;BO3 Ki| 55-101 9,26
K| 7,67-103 2,12
Kwas ortofosforowy H3PO4 K| 70-10% 7,16
K| 40-101 12,4
K| 1,7-102 1,77
Kwas siarkawy H2SO3
K> 6,2-10® 7,21
Kwas siarkowy H2SO4 K| 12-107 1,92
K 8,4-10% 7,08
Kwas siarkowodorowy HoS
K> 1,2-1013 12,92
© | OO K 3,5-107 6,46
was weglo 2CO3
wgiowy K> | 50-10M 10,3
Kwas octowy CH3;COOH K| 1,75-107 4,76
K 59107 1,23
Kwas szczawiowy H2CoO4
K> 6,510 4,19
_ K| 6-10° 3,22
Kwas winowy C2H402(COOH)
K> 1,5-107 4,82
Roztwér amoniaku K| 1,75-107 4,76

Tabela 4: State dysocjacji niektorych kwasow i zasad w temp. 25°C *
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Przebieg ¢wiczenia

l.Przewodzenie prqgdu jako kryterium podziatu substancji na elektrolity i nieelektrolity
Wszystkie substancje chemiczne mozna sklasyfikowac jako elektrolity i nieelektrolity. Elektrolity sg to przede
wszystkim zwigzki nieorganiczne: sole, kwasy, zasady, ktére posiadajg wigzania jonowe lub kowalencyjne
spolaryzowane. Elektrolity, w zaleznosci od ich mocy, w wigkszym lub mniejszym stopniu rozpadaja si¢
w wodzie (lub innym rozpuszczalniku) na jony, co umozliwia ich roztworom przewodzenie pradu
elektrycznego. Nieelektrolity to w wigkszo$ci substancje organiczne, ktore nie przewodza pradu

elektrycznego, gdyz nie zawierajg jonow odpowiedzialnych za jego przeptyw.

Celem doswiadczenia jest okreslenie przynalezno$ci wybranych substancji chemicznych do grupy

elektrolitow lub nieelektrolitow na podstawie zdolnosci lub braku przewodzenia pradu elektrycznego.

Odczynniki, sprzet, aparatura

<

Roztwdr 2 mol/L kwasu octowego (£ CH3COOH)
Roztwor 2 mol/L wody amoniakalnej (8$NH;3 -H,0)
Roztwor 1,5 mol/L kwasu siarkowego ($H2SO04)

Roztwoér 0,1 mol/L wodorotlenku potasu (9 KOH)
Roztwor 0,1 mol/L octanu amonu (CH3COONH4)
Roztwoér 0,1 mol/L jodku potasu (£KI)

Roztwor 0,1 mol/L azotanu sodu (NaNO3)

Roztwoér 0,1 mol/L weglanu sodu ($Na,COs)

Roztwor 0,1 mol/L azotanu cynku (Zn(NO3)2)

Roztwdr wodny gliceryny (w stosunku objetosciowym 1:1)
Roztwor 0,1 mol/L sacharozy

Toluen

Gliceryna

Woda destylowana

Woda wodociggowa

Aparat do oznaczania przewodnosci elektrycznej roztworow
Tryskawka z wodg destylowang

Papierek uniwersalny

Bibuta

Cylinder miarowy

Zlewka

AN NN Y N N U N N U N N U N N U N N N RN

Naczynie szklane
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Wykonanie doswiadczenia

Za pomocg papierka uniwersalnego zmierzy¢ pH roztworéw wymienionych w tabeli 1 i zanotowac
w zeszycie laboratoryjnym (tabelg 1 nalezy przerysowac lub wklei¢ wypetiajac ja).
Za pomocg aparatu do oznaczania przewodnosci elektrycznej roztworow oceni¢ przewodzenie pradu
kazdej z badanych substancji. W tym celu do szklanego naczynia wla¢ badany roztwor (do zaznaczonej
na $ciance naczynia linii), zanurzy¢ elektrody.
W czasie do§wiadczenia obserwowac §wiecenie (lub brak $wiecenia) diody. Obserwacje zanotowac
w zeszycie laboratoryjnym w tabeli 1 stosujac oznaczenia:

o Dioda $wieci mocno — przewodzi prad dobrze (+)

o Dioda $wieci stabo — przewodzi prad stabo (+/-)

o Dioda nie §wieci — nie przewodzi pradu (-)
Po kazdym doswiadczeniu elektrody przemy¢ woda destylowang 1 osuszy¢ bibula.
W zeszycie laboratoryjnym w tabeli 1 zanotowaé wyniki pomiaréw pH i przewodnosci oraz wnioski.
Sformuluj wniosek: Jakie jest kryterium przynaleznosci danej substancji do elektrolitow badz

tez do nieelektrolitow?

Przewodnos¢ .
elektryczna: Whiosek:
i Odczytane gerycia: elektrolit
Lp. Badany roztwor (+) .
pH 1) slaby elektrolit
nieelektrolit
(-)

1 woda destylowana

2 woda wodociggowa

3 toluen nie mierzy¢

4 roztwor cukru 0,1 mol/L

5 gliceryna

6 gliceryna : H,O (1:1)

7 CH;COOH 2 mol/L

8 NH3-H>0 2 mol/L

9 NH; - H>0 2 mol/L + CH3COOH 2 mol/L (1:1)

10 H>S0O4 1,5 mol/L

11 KOH 0,1 mol/L

12 CH;COONH; 0,1 mol/L

13 KI10,1 mol/L

14 NaNO; 0,1 mol/L

15 Na,COs 0,1 mol/L

16 Zn(NOs3), 0,1 mol/L

Tabela 1: Wartosci pH i przewodnosci elektrycznej zbadanej w doswiadczeniu 1
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2.Badanie wptywu temperatury na dysocjacje

Stopien dysocjacji elektrolitu w roztworze wodnym zalezy od: rodzaju elektrolitu, st¢zenia roztworu (ros$nie

wraz z rozcienczaniem roztworu), natury rozpuszczalnika (od jego statej dielektrycznej), obecnosci innych

substancji w roztworze oraz nieznacznie rowniez od temperatury.

Celem doswiadczenia jest ocena wplywu temperatury na szybkos¢ dysocjacji wybranej soli.

Odczynniki, sprzet, aparatura

v

v
v
v
v

Roztwér 0,005 mol/L chlorku kadmu (CdClb)
Lapa drewniana

Probowka wysoka, duza

Naczynie szklane

Y.aznia wodna

Wykonanie doswiadczenia

Zbada¢ przewodnictwo pradu w roztworze CdCl; o stezeniu 0,005 mol/L w temperaturze pokojowej oraz

w 50°C 1 90°C. Poréwnac przewodnictwo pradu przez roztwory przygotowane w nastepujacy sposob:

Do szklanego naczynia wla¢ roztwor chlorku kadmu, zmierzy¢ przewodnictwo roztworu.

Nastepnie roztwor CdCl; przela¢ do duzej probowki 1 podgrza¢ w tazni wodnej do temperatury 50 °C.
Roztwor ponownie wla¢ do szklanego naczynia i zmierzy¢ przewodnictwo pradu w roztworze.
Nastepnie roztwor CdCl przelac¢ do duzej proboéwki 1 podgrza¢ w tazni wodnej do temperatury 90 °C
(do wyjecia probdwki z tazni uzywamy tapy drewnianej).

Roztwoér wla¢ do szklanego naczynia i zmierzy¢ przewodnictwo pragdu w roztworze.

W zeszycie laboratoryjnym w tabeli 2 zapisa¢ zaobserwowane wyniki pomiaréw oraz wnioski.

Sformuluj wniosek: Czy wzrost temperatury wplywa na dysocjacje elektrolitow?

Temperatura pomiaru Pokojowa 50° 90°

Przewodnictwo

Tabela 2: Wplyw temperatury na dysocjacje
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3.Porownanie mocy kwasow

W zaleznosci od stopnia dysocjacji elektrolity dzielimy na elektrolity mocne, §redniej mocy 1 elektrolity stabe.

Celem ¢wiczenia jest pordwnanie mocy kwasdéw na podstawie intensywnosci wydzielajacego si¢ gazu (a) lub

zabarwienia wskaznika kwasowo-zasadowego (b).

a) Doswiadczenie I

Odczynniki, sprzet, aparatura

v
v
v
v

Roztwoér 0,1 mol/L weglanu sodu (8 Na,COs)
Roztwér 2 mol/L kwasu solnego ($'HCI)
Roztwor 2 mol/L kwasu octowego (9 CH3COOH)

Probdéwka mata, waska (2 sztuki)

Wykonanie doswiadczenia

Do dwoch probowek wprowadzi¢ po 10 kropli roztworu weglanu sodu o stezeniu 0,1 mol/L.

Do probéwki nr 1 doda¢ 10 kropli roztworu kwasu solnego (HCI) o stezeniu 2 mol/L, do probowki
nr 2 — roztworu kwasu octowego (CH3COOH) o stezeniu 2 mol/L.

W zeszycie laboratoryjnym w tabeli 3 zanotowac, obserwacje i zapisa¢ rdwnania zachodzacych reakcji
w formie jonowej i1 czasteczkowe;.

Sformuluj wniosek: Na podstawie otrzymanych wynikéw uszeregowa¢ kwasy wedlug

wzrastajacej mocy.

Dodany kwas Intensywnosgcavzvl)lfdzwlama s1e Rownania reakcji (jonowo i czgsteczkowo)
HCl
CH;COOH

Tabela 3: Poréwnanie mocy kwaséw na podstawie wydzielajgcego sie gazu.

b) Doswiadczenie 11

Odczynniki, sprzet aparatura

AN NN N

Roztwér 0,01 mol/L kwasu solnego (' HCI)
Roztwér 0,01 mol/L kwasu octowego (9 CH3COOH)
Roztwor biekitu bromofenolowego

Woda destylowana

Cylinder miarowy
Probowka (2 sztuki)
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Wykonanie doswiadczenia

e Do dwoch probowek wla¢ po 2 mL wody destylowanej i doda¢ po 2 krople roztworu biekitu

bromofenolowego. W zeszycie laboratoryjnym zanotowa¢ barwe roztworu.

e Do probowki nr 1 doda¢ 1 krople roztworu kwasu solnego o stezeniu 0,01mol/L, a do proboéwki nr 2,

liczac krople, dodawaé roztwor kwasu octowego o stezeniu 0,01 mol/L w takiej ilo$ci, aby roztwor

miat takg samg barwe jak roztwér w proboéwcee nr 1.

e W zeszycie laboratoryjnym w tabeli 4 zanotowa¢ wykonywane czynnosci, obserwacje i zapisac

rownania dysocjacji kwasow HCI 1 CH3COOH wg teorii Bronsteda.

e Sformuluj wniosek: Dlaczego uzyto wigksza ilos¢ roztworu kwasu octowego w celu uzyskania

takiej samej barwy wskaznika?

, Barwa Dodany Hos¢ Barwa . . . -
Probowka roztworu Kwas kropli roztworu Rownanie reakcji dysocjacji
1 HCI 1
2 CH;COOH

Tabela 4: poréwnanie mocy kwaséw.

4.0kreslanie pH roztworéw za pomocq wskaznikow

Doswiadczenie ma na celu okreslenie zakresu pH roztwordéw za pomoca wskaznikéw kwasowo-zasadowych

oraz ustalenie zaleznos$ci miedzy st¢zeniem elektrolitu a jego stopniem/statg dysocjacji.

Odczynniki, sprzet aparatura

(\

AN NN Y N N N AN

Papierki uniwersalne
Cylinder miarowy

Pipeta automatyczna

Roztwor biekitu bromofenolowego
Roztwor zieleni malachitowej
Roztwér blekitu tymolowego
Roztwoér czerwieni alizarynowe]

Roztwér 1 mol/L kwasu octowego (9 CH3COOH)

Roztwér 0,01 mol/L kwasu octowego (9 CH3COOH)
Probowka (4 sztuki)
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Wykonanie doswiadczenia

e Do dwoch probowek doda¢ po 1 mL 1 mol/L CH3COOH, nastepnie do probéwki nr 1 doda¢ 2 krople
roztworu blekitu bromofenolowego, a do proboéwki nr 2, 2 krople roztworu zieleni malachitowe;.

e W zeszycie laboratoryjnym w tabeli (Tabela 5) zanotowa¢ barwy roztwordéw po dodaniu wskaznikdw.

e Na podstawie zabarwienia roztworu w obu probowkach okresli¢ przyblizong warto$¢ pH badanego
roztworu. Niezbedne do tego bedzie skorzystanie z Tabeli 7, pokazujacej zmiany barwy wskaznikow
przy réznym pH.

e Analogicznie postgpowac z roztworem 0,01 mol/L CH3COOH, dodajac do probowek wskazniki
zgodnie z tabelg 5.

e Obliczy¢ stopien dysocjacji i statg dysocjacji dla obu stezen kwasu octowego. Doktadne wartosci pH
roztwordéw kwasu octowego, niezb¢dne do obliczen, podano w tabeli 6.

o Ze stgzenia jonow oksoniowych, ktore wyliczamy ze wzoru na pH, oraz st¢zenia molowego
kwasu octowego, obliczy¢ stopien dysocjacji kwasu octowego w roztworach o réznych
stezeniach. Wyniki wpisa¢ do tabeli (Tabela 6) w zeszycie laboratoryjnym.

[H30%]

pH = —log[H;07] a=
Co

o Korzystajac z prawa rozcienczen Ostwalda obliczy¢ warto$¢ statej dysocjacji dla roztwordw
kwasu octowego o stezeniu 1 mol/L i 0,01 mol/L. Wyniki wpisa¢ do tabeli (Tabela 6)
w zeszycie laboratoryjnym.
_ a’c
l1-«a

e Sformuluj wniosek: Czy stopien i stala dysocjacji elektrolitu zaleza od st¢zenia elektrolitu?

Czy mozna skorzysta¢ ze wzoru uproszczonego?

Roztwor Przyblizona
Barwa roztworu .,
badany wartos¢ pH
z blekitem bromofenolowym z zielenia malachitow

CH;COOH ¢ WY ¢ ?

1 mol/L

z blekitem tymolowym 7 czerwienig alizarynow

CH;COOH ¢ ymeowy dalizatynowq
0,01 mol/L

Tabela 5: Barwy roztworow po dodaniu wskaznikow
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Calkowite stezenie kwasu [C,H3CO+O_] [CH3:COOH] Stop.len” Stala dysocjacji
pH i [H;07] dysocjacji
Co Cu K
C; a
CH;COOH 1 mol/L 2,35
CH;COOH 0,01 mol/L 3,35

Tabela 6: Wyniki obliczen

Nazwa wskaznika Barwy skrajne wskaznika Zakres pH, w ktérym nastepuje zmiana

w roztworach barwy
Zielen malachitowa Zolta Zielono-niebieska 0,1-1,8
Blekit tymolowy Czerwona Zolta 1,2-2,8
Blekit bromofenolowy Zolta Fioletowa 3,0-4,6
Oranz metylowy Czerwona Zolta 3,1-4,4
Czerwien alizarynowa Zolta Fioletowa 3,7-5,2
Czerwien metylowa Czerwona Zolta 4,2-6,3
Lakmus Czerwona Niebieska 5,0-8,0
Purpura bromokrezolowa Zotlta Purpurowa 5,2-6,8
Biekit bromotymolowy Zotlta Niebieska 6,0-7,6
Czerwien fenolowa Zolta Czerwona 6,8-8,4
Czerwien krezolowa Zolta Czerwona 7,2-8,8

Fenoloftaleina Bezbarwna Amarantowa 8,3-10,0

Tymoloftaleina Bezbarwna Niebieska 9,4-10,6

Zbkcien alizarynowa R Zotlta Brunatna 10,0-12,1

Tabela 7: Zakres wartosci pH roztworow w zaleznosci od rodzaju zastosowanego wskaznika i koloru roztworu.
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5. Wpltyw soli stabego kwasu i mocnej zasady na dysocjacje stabego kwasu

Proces dysocjacji stabych kwasoéw jest procesem odwracalnym. Czg$¢ otrzymanych jonow ponownie taczy

si¢ w czasteczki. Ustala si¢ stan rownowagi, w ktdorym tyle samo czgsteczek rozpada si¢ w jednostce czasu na

jony, ile ich powstaje w wyniku taczenia si¢ jonow.

Cwiczenie ma na celu okreslenie wptywu soli stabego kwasu na przesunigcie rownowagi procesu dysocjacji

tegoz kwasu.

Odczynniki, sprzet aparatura

v Roztwor 0,1 mol/L kwasu octowego (£ CH3COOH)
Staly octan sodu (9 CH3COONa)

AN N N RN

Roztwor oranzu metylowego
Probéwka (2 sztuki)
Szpatutko-tyzeczka
Mieszadto Vortex

Wykonanie doswiadczenia

e Do dwodch probowek wprowadzi¢ po 15 kropli roztworu kwasu octowego (CH3;COOH) o st¢zeniu

0,1 mol/L.
e Do kazdej probéwki doda¢ 1 kroplg roztworu oranzu metylowego i wymieszac.

e Na podstawie barwy roztworu okresli¢ przyblizone pH roztworu (Tabela 7)

e Nastepnie do jednej z probowek doda¢ kilka krysztatkow octanu sodu (CH3COONa) 1 wymieszac

roztwor az do catkowitego rozpuszczenia soli. Poréwna¢ zabarwienie wskaznika w obu przypadkach.

e W zeszycie laboratoryjnym w tabeli 8 zanotowa¢ wykonywane czynnos$ci, obserwacje, przyblizong

warto$¢ pH oraz rownanie reakcji dysocjacji kwasu octowego 1 wyrazenie na jego statg dysocjacji.

e Sformuluj wniosek: Jak przesuwa sie rownowaga reakcji dysocjacji kwasu octowego po dodaniu

octanu sodu? Jak i dlaczego zmienia si¢ pH roztworu po dodaniu octanu sodu?

B 7 B .
Probéwka arwa oranzu Przyblizone pH Dodany odezynnik arwa oranzu
metylowego metylowego
1 -
2 CH;COONa

Tabela 8: Wplyw soli stabego kwasu i mocnej zasady na dysocjacje stabego kwasu
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6. Wplyw soli stabej zasady i mocnego kwasu na dysocjacje stabej zasady

Proces dysocjacji stabych zasad jest procesem odwracalnym. Cze$¢ otrzymanych jonoOw ponownie taczy sie

w czasteczki. Ustala si¢ stan rownowagi, w ktorym tyle samo czasteczek rozpada si¢ w jednostce czasu na

jony, ile ich powstaje w wyniku taczenia si¢ jonow.

Cwiczenie ma na celu okreslenie wptywu soli stabej zasady na przesunigcie rownowagi procesu dysocjacji

tejze zasady.

Odczynniki, sprzet aparatura

v

AN N N RN

Roztwér 0,1 mol/L wody amoniakalnej (9NH3 - H,0)
Staly chlorek amonu ($NH4CI)

Roztwor fenoloftaleiny

Probéwka (2 sztuki)

Szpatutko-tyzeczka

Mieszadlo Vortex

Wykonanie doswiadczenia

Do dwoch probowek wprowadzi¢ po 15 kropli wody amoniakalnej (NH3 - H2O) o stezeniu 0,1 mol/L.

Do kazdej probowki doda¢ jedng krople roztworu fenoloftaleiny; zawarto§¢ probowek wymieszaé za

pomoca vortexu.

Okresli¢ przyblizone pH roztworu na podstawie tabeli (Tabela 7)

Nastepnie w jednej z probowek rozpusci¢ kilka krysztatow chlorku amonu (NH4Cl). Poréwnaé

zabarwienie wskaznika w obu proboéwkach 1 zanotowac obserwacje.

W zeszycie laboratoryjnym w tabeli 9 zanotowa¢ wykonywane czynnos$ci, obserwacje, przyblizong

wartos¢ pH oraz rownanie reakcji dysocjacji amoniaku 1 wyrazenie na jego stalg dysocjacji.

Sformuluj wniosek: Jak przesuwa si¢ rownowaga reakcji dysocjacji amoniaku po dodaniu

chlorku amonu? Jak i dlaczego zmienia si¢ pH roztworu po dodaniu chlorku amonu?

Probowka | Barwa fenoloftaleiny Przyblizone pH Dodany odczynnik Barwa fenoloftaleiny
1 -
2 NH4CI

Tabela 9: Wplyw soli stabej zasady i mocnego kwasu na dysocjacje stabej zasady
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  𝒌 𝒘 𝒂 𝒔   ⇄ 𝒛 𝒂 𝒔 𝒂 𝒅 𝒂 +   𝑯 +


  𝒅 𝒐 𝒏 𝒐 𝒓   ⇄ 𝒂 𝒌 𝒄 𝒆 𝒑 𝒕 𝒐 𝒓 +   𝑯 +


  𝒅 𝒐 𝒏 𝒐 𝒓   ⇄ 𝒂 𝒌 𝒄 𝒆 𝒑 𝒕 𝒐 𝒓 +   𝑯 +


    C H 3 C O O H +   H 2 O ⇄   C H 3   C O O − +   H 3   O +


    H S O 4 − +   H 2 O ⇄   S O 4  2 − +   H 3   O +


    H S O 4 − +   H 2 O ⇄   S O 4  2 − +   H 3   O +


    N H 4 + +   H 2 O ⇄   N H 3 +   H 3   O +


    N H 4 + +   H 2 O ⇄   N H 3 +   H 3   O +


    


    


    C H 3 C O O H +   N H 3 ⇄   C H 3   C O O − +   N H 4 +


    H C l O 4         +           C H 3 C O O H         ⇄           C l O 4 −         +           C H 3   C O O H 2 +


    H 2 O +   H 2 O ⇄   O H − +   H 3   O +


  𝒛 𝒂 𝒔 𝒂 𝒅 𝒂 + 𝒌 𝒘 𝒂 𝒔 ⇄ 𝒂 𝒅 𝒅 𝒖 𝒌 𝒕


  𝒅 𝒐 𝒏 𝒐 𝒓 + 𝒂 𝒌 𝒄 𝒆 𝒑 𝒕 𝒐 𝒓 ⇄ 𝒘 𝒊 ą 𝒛 𝒂 𝒏 𝒊 𝒂   𝒌 𝒐 𝒐 𝒓 𝒅 𝒚 𝒏 𝒂 𝒄 𝒚 𝒋 𝒏 𝒆


  𝒅 𝒐 𝒏 𝒐 𝒓 + 𝒂 𝒌 𝒄 𝒆 𝒑 𝒕 𝒐 𝒓 ⇄ 𝒘 𝒊 ą 𝒛 𝒂 𝒏 𝒊 𝒂   𝒌 𝒐 𝒐 𝒓 𝒅 𝒚 𝒏 𝒂 𝒄 𝒚 𝒋 𝒏 𝒆


  𝜶


  𝜶 =     𝒏  𝒛    𝒏  𝒘                       𝟎 < 𝜶 < 𝟏


  𝜶 =     𝒏  𝒛    𝒏  𝒘 ∙ 𝟏 𝟎 𝟎 %                       𝟎 % < 𝜶 < 𝟏 𝟎 𝟎 %


  𝜶 =     𝒏  𝒛    𝒏  𝒘 ∙ 𝟏 𝟎 𝟎 %                       𝟎 % < 𝜶 < 𝟏 𝟎 𝟎 %


    𝑨  𝒏   𝑩  𝒎 ⇄   𝒏   𝑨  𝒎 + +   𝒎   𝑩  𝒏 −


   [   𝑨  𝒎 + ] =   𝜶 ∙ 𝒏 ∙   𝒄  𝟎                          [   𝑩  𝒏 − ] =   𝜶 ∙ 𝒏 ∙   𝒄  𝟎


   [   𝑨  𝒎 + ] =   𝜶 ∙ 𝒏 ∙   𝒄  𝟎                          [   𝑩  𝒏 − ] =   𝜶 ∙ 𝒏 ∙   𝒄  𝟎


    𝑨  𝒏   𝑩  𝒎   ⟶   𝒏   𝑨  𝒎 + +   𝒎   𝑩  𝒏 −


    𝑨  𝒏   𝑩  𝒎 ⇄   𝒏   𝑨  𝒎 + +   𝒎   𝑩  𝒏 −


  H C l +   H 2 O ⟶   H 3   O + +   C l −


  H C N +   H 2 O ⇄   C N −   +   H 3   O +


    H 2   S O 4 +   H 2 O ⟶   H 3   O + +   H S O 4 −


    C H 3 C O O H +   H 2 O ⇄   C H 3   C O O  −     +   H 3   O +


  K O H ⟶   K + +   O H −


    C u ( N O 3  ) 2 ⟶   C u  2 + +   2 N O 3 −


    N H 3 +   H 2 O ⇄   N H 4 + +     O H −


  K =      [   A  m + ]  n    [   B  n − ]  m   [   A  n   B  m ]


  (   A  n   B  m ⇄   n   A  m +   +       m   B  n − )


  (   A  n   B  m ⇄   n   A  m +   +       m   B  n − )


    C H 3 C O O H   +     H 2 O ⇄   C H 3   C O O −   +     H 3   O +


    C H 3   C O O −   +     H 2 O ⇄   C H 3 C O O H   +     O H −


    K    C H 3 C O O H =    [   C H 3   C O O − ] ∙  [   H 3   O + ]   [   C H 3 C O O H ] ∙  [   H 2 O ]


    K    C H 3 C O O H =    [   C H 3   C O O − ] ∙  [   H 3   O + ]   [   C H 3 C O O H ]


    K    C H 3   C O O − =    [ H A ] ∙  [   O H − ]   [   C H 3   C O O − ]


    K  H A =    [   A − ] ∙  [   H 3   O + ]   [ H A ]


    K  A =    [ H A ] ∙  [   O H − ]   [   A − ]


  K =       𝛼 2 c 0  1 − 𝛼


  A B ⇄   A +   +     B −


  K =    [   A + ]  [   B − ]   [ A B ]


  K =    [   A + ]  [   B − ]   [ A B ]


  K =    [   A + ]  [   B − ]   [ A B ] =   𝛼 ∙   c 0 ∙ 𝛼 ∙   c 0    c 0 ( 1 − 𝛼 ) =       𝛼 2 c 0  1 − 𝛼


    K =   𝛼 2 c 0


  𝛼 =    K    c 0


  p H =   − log ⁡  [   H 3   O + ]                       𝛼 =   [   H 3   O + ]    C 0


  K =       𝛼 2 c 0  1 − 𝛼

