KWASY I ZASADY

/PRZENOSZENIE PROTONOW/
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Zakres materiatu do zajec:

1. Elektrolity i dysocjacja elektrolityczna.

2. Stopien i stata dysocjacji.

3. Prawo rozcienczen Ostwalda.

4. Teoria kwaséw i zasad wg Arrheniusa, Bronsteda i Lewisa.
5. Stafa dysocjacji wody, iloczyn jonowy wody i pojecie pH.
6. Wskaznik pH.

Cel doswiadczen:

Wprowadzenie pojeé: elektrolit, dysocjacja elektrolityczna, stopien i
stala dysocjacji, iloczyn jonowy, pH-wskazniki pH oraz zapoznanie z
prawem rozcienczen Ostwalda i teorig kwasOw i zasad wg Arrheniusa,

Bronsteda 1 Lewisa.

Pytania wprowadzajace:

¢ Na czym polega istota wigzania jonowego?

o Jakim zjawiskom ulegaja elektrolity w czasie ich stopienia lub
rozpuszczenia w rozpuszezalnikach polarnych?

e Poda¢ réznice miedzy roztworem elektrolitow i nieelektrolitow:
a) stata ebulioskopowa

b) Stata krioskopowa
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1. ELEKTROLITY I DYSOCJACJA ELEKTROLITYCZNA

Elektrolity - to substancje, ktore rozpuszczone w wodzie /badz w
innych polamnych rozpuszezalnikach/ rozpadaja sie na jony dodatnie lub
ujemne, czyli ulegaja dysocjacji. Stopniowe elektrolity, a takze roztwory
elektrolitow przewodza prad elektryczny. Spowodowane to jest ruchliwoscia,
juz istniejacych jondw badz rozpadem na jony pod wptywem
rozpuszezalnika.

Elektrolitami sg wigc substancje, ktére wykazuja budowe jonows, a
takze liczne zwiazki o wigzaniach atomowych /kowalencyjnych/
spolaryzowanych. W przypadku wigzan atomowych spolaryzowanych jony
powstaja dopiero wskutek oddziatywania czgsteczek z rozpuszczalnikiem
polarnym /przejscie wiazania atomowego w jonowe/.

Elektrolity moga by¢ w roztworach zdysocjowane catkowicie lub
czeSCIoWO.

W celu iloSciowego charakteryzowania mocy elektrolitu wprowadzono

tzw. stopien dysocjacji (o), tj. stosunek liczby czasteczek zdysocjowanych

(N,) do liczby czasteczek wprowadzonych (N,,):

= N@
o N
Elektrolity dzielimy na:
E mocne
M slabe

Roztwoty elektrolitdéw mocnych sg to roztwory substancji praktycznie
catkowicie zdysocjowanych, ktére wykazujg znacznie przewodnictwo
elekiryczne, zmieniajace si¢ niewiele w miare rozcienczania roztworu. Ich

stopien dysocjacji wynosi 1 lub jest bliski jednosci. Do elektrolitéw mocnych



zaliczmy prawie wszystkie sole, cze$¢ kwaséw nieograniczonych (HCI,
HNO;, HCIO,, HI, H,S04, rozcienczony HBr, HMnOQ,), wodorotlenki
litowcow, berylowcow.

Dysocjacje elektrolitéw mocnych traktujemy jako niecdwracalna. /Dla
reakcji nieodwracalnych nie piszemy stafej dysocjacji. W przypadku
zwigzkow jonowych dziatanie rozpuszczalnika polega na zniszczeniu sieci
krystalicznej i uwolnieniu jondéw do roztworu. Jony w roztworach ulegaja
solwatacji (np. hydratacji)/.

H,0
NaCl ., Na+CI

H,0
I”mO:; E— H30++NO3_

H,O
HCligy —— s H0°+CI"

Roztwory elektrolitow stabych sa w matym stopniu zdysocjowane, a
dysocjacja ta wzrasta w miare rozcienczania roztworu, Wykazuja one
niewielkie przewodnictwa rownowaznikowe, znacznie wzrastajace w miarg
rozcienczenia.

Do elektrolitéw stabych zaliczmy czedé k@aséw nieograniczonych
/stezony HpSO,, HCN, H,S/, zasad nieograniczonych /roztwdr amoniaku,
czes¢ wodorotlenkow dwu- i tréjwarto$ciowych, hydrazyna/, kwasow i zasad
organicznych /z wyjatkiem kwasow sulfonowych i szczawiowego/ - ulegaja
w roztworach cze$ciowej dysocjacji na jony. Roztwory elektrolitéw stabych
oprocz jondw zwierajq zawsze czasteczki niezdysocjowane. W roztworze
stabego elektrolitu ustala sie stan réwnowagi, w ktorym to liczba czasteczek

rozpadajacych si¢ w jednostce czasu jest rowna liczbie czasteczek



powstajacych w wyniku faczenia sig jondéw /staby elektrolit o wzorze
ogbinym AB ulega dysocjacji wg rownania

AB < A™+B
reakcja odwracalna, podlega prawu dzialania mas/.

Nieelektrolity to substancje, ktére w roztworach i w stanie stopionym
nie przewodzg pradu elektrycznego - nie ulegajg dysocjacji. Do
nieelektrolitow nalezy wiekszo$¢ zwiazkéw organicznych np. cukier, eter,
chloroform, toluen, alkohol oraz ze zwigzkéw nieorganicznych np. woda

destylowana, skroplone gazy.
2. STOPIEN I STALA DYSOCJACJI

Miara mocy kwasu /zasady/ jest jego stata dysocjacji /ktora moze byé
oznaczona symbolami Kgys, Knx, Kiw/. Wielkos¢ ta lepiej charakteryzuje moc
elektrolitoéw anizeli stopien dysocjacji, poniewaz nie zalezy od stezenia lecz
wylacznie od temperatury i natury rozpuszczalnika. Wielko$é t¢ mozna
wprowadzi¢ rozwazajac dysocjacje stabego kwasu w rozcienczonym
roztworze wodnym:

HX +H,0 > H;0'+X

W stanie rownowagi zgodnie z prawem dziafania mas:

[1;0"] [X]

Ky=
[HX] [H0]
W roztworze rozcieficzonym stezenie [H,O] mozna przyjaé za state i

napisa¢ roOwnanie w postaci:

[H:0"1[ X]
Kiw =K'y [H0] =

[HX]



Im'mniejsze jest Ky, tym stabszy jest odpowiadajacy jej kwas. Np.
Kenscoon = 1,74 " 107 " a Kycoon = 1,5 107

State dysocjacji sg wielkosciami charakterystycznymi dla stabych
elektrolitow.

Miarg procesu dysocjacji jest rowniez stopien dysocjacii (), ktory
okresla jaka czgs¢ ogblnej liczby czasteczek wprowadzonych do roztworu

znajduje si¢ w nim w postaci jonow.

I _ n
o= lub w procentach o = “100%
N N

gdzie: n - oznacza liczbe czgsteczek zdysocjowanych

N - catkowita /poczatkowa/ liczbe czasteczek.

Wartos¢ stopnia dysocjacji jest mniejsza lub réwna jednosci /o < 1/.
Liczbowa warto$¢ stopnia dysocjacji zalezy od: rodzaju elektrolitu i rodzaju
rozpuszczalnika /od wartosci stalej dielekirycznej/, stezenia roztworu
/wzrasta wraz z rozcienczeniem/, temperatury /tylko nieznacznie/, obecnosci

innych elektrolitéw w roztworze.

3. PRAWO ROZCIENCZEN OSTWALDA

Zwiazek miedzy stopniem, a statg dysocjacji ujmuje ogdlnie tzw.
prawo rozcienczen Ostwalda.

Rozwazmy proces dysocjacji stabego kwasu HA o poczatkowym
stezeniu ¢ mol/dm’

HA + H;0 = H;O'+ A
Jesli pominiemy hydrolize protonu mozemy napisac:

HA Z H +A



-7

Dla 1 mola kwasu HA, kté'rego stopien dysocjacji jest réwny o mamy:
HA ZH + A
l-oo o «
Dla dowolnego stezenia kwasu HA wynoszacego ¢ mol/dm’
otrzymujemy
HAZ H' + A
(1-o)c ca  co
Z ¢ moli HA zdysocjowanego w stopniu o powstaje cotmoli H' i tyle
samo A". Reszta kwasu, w ilo$ci (1-o)c moli, pozostaje w stanie
niezdysocjowanym. Po podstawieniu podanych wartosci do réwnania na stala

dysocjacji otrzymujemy

[HJAT ca ca  ofc

T AT T G T 1

T-cx

WzOr powyzszy wyraza prawo rozcienczen Ostwalda.
W przypadku elektrolitow stabych warto$¢ stopnia dysocjacji jest bardzo

mata, tzn. (1-) ~1, czyli:

K =co? albo o= \/“%‘“

Prawo rozciefnczen Ostwalda stuszne jest jedynie w przypadku

roztworow elektrolitow stabych i bardzo rozcienczonych.



4. TEORIA KWASOW I ZASAD WG ARRHENIUSA, BRONSTEDA I

LEWISA

Najstarsza definicja kwasu 1 zasady jest teoria Arrheniusa, ktéra
zakiada, ze kwasy to zwiazki o wzorze HX i ze w procesie dysocjacii
elektrolitycznej dysocjuja na H' i X* /X moze zawiera¢ wodér zdolny do
dysocjacji i by¢ réwniez kwasem/, ich roztwory majg kwasny smak, barwia
lakmus na czerwono, w reakcji z niektorymi metalami wydzielaja wodér.
Zasadami zas sg zwiazki o wzorze ogdlnym MeOH, ktére dysocjuja tworzac
Me" i OH'. Poniewaz z kwasu powstaja jony H', a z zasad jony OH, to
zasada mozna zobojetni¢ kwas, tworzac wode i s61 MeX.

Teoria ta odnosi si¢ wytacznie do roztworéw wodnych, a liczne
zwiazki okreslane w tym rozpuszczalniku jako kwasy lub zasady radykalnie
zmieniaja swoj charakter w innych $rodowiskach.

Obecnie powszechnie stosowang definicje kwasow i zasad
zaproponowali Bronsted i Lowry /jest to tzw. protonowa teoria kwasow i
zasad/. Zaletg tej teoril jest uwydatnienie roli rozpuszczalnika, a wiec
rozszerzenie jej rowniez na roztwory niewodne. Kwas definiowany jest jako
czasteczka, ktora Wykazuje zdolnosé do odszczepiania proionéw
/protonodawcy/ za$ zasady to zwiazki chemiczne zdolne do przylaczania
protonu /protonobiorcy/. Uogblniajac, kazda czasteczka odszciepiaj aca
proton (HX) przeksztatca sie w jon X', ktéry moze nastepnie przytaczy¢
proton tworzac HX.

Tak wigc kazdemu kwasowi odpowiada zasada, tworza wiec one sprzezong
par¢ kwas-zasad. W mysl tej teorii kwasami lub zasadami moga byé zaréwno
obojetne czasteczki, jak i jony /kationy badz aniony/, a w réwnaniach reakcji

kwasowo-zasadowych wystepuja sprzezone pary kwasow i zasad:
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CH;COOH + H,0 < CH,COO + H,0"

kwas I zasada II zasada | kwas I1

Fe(H,0)s" + H,0 <> Fe(OH)(H,0)s*" + H;0"

kwas I zasada I1 zasada I kwas II
NH; + H,0 < NH" + OH
zasada | kwas 11 kwas I zasada II
CN + H,O < HCN + OH
zasada I kwas II kwas I zasada IT

Przy okreslaniu mocy kwaséw i sprzezonych z nimi zasad uwydatnia
sig pewna ogolna prawidlowos¢: mocne kwasy sg sprzezone ze stabymi
zasadami i odwrotnie, z mocnymi zasadami sprz¢zone sg stabe kwasy.

Poniewaz rozpuszczalniki wykazuja rézne powinowactwo do protonéw
zmienia si¢ moc kwasu badz zasady w zaleznosci od rodzaju rozpuszczalnika
(np. w bezw. HCOOH chlorowodor jest stabym kwasem, natomiast w wodzie
- mocnym, stabe zasady w wodzie np. : mocznik staja sie w bezw. HCOOH
mocng zasada/.

Stosuje si¢ jeszeze jedng definicje kwasow 1 zasad podana przez
Lewisa.

W ujeciu Lewisa reakcja kwas - zasada jest reakcjg chemiczna, w
wyniku ktérej powstaje wigzanie koordynacyjne, przy czym atom, czasteczke
lub jon dostarczajacy pary elektronowej /donor pary elektronowej/ nazywamy
zasada a atom, czasteczke lub jon przyjmujacy pare elektronowa /akceptor
pary elektronowej/ nazywamy kwasem.

Wszystkie substancje, ktore sg kwasami lub zasadami w ujeciu
protonowej teorii, sg rowniez kwasami lub zasadami w teorii Lewisa. Wedlug
teorii protonowej HCl jest kwasem, bo oddaje proton. W teorii elektronowe;j

nie tyle HCl, ile jon H' jako akceptor pary elektronowej jest kwasem. W
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protonowej teorii NHj jest zasadg bo przylacza proton, w teorii elektronowe;
zwigzek ten jest zasada, bo jest donorem pary elektronowej. Wiele reakcji,
ktére nie s reakcjami kwasowo-zasadowymi w teorii protonowej, sa nimi w
teorii Lewisa.

Przyklady kwasow i zasad wedhug Lewisa:

kwasy zasada

H' + CH;COO" —»  CH;COOH

AlCH + Cr — AICLy

Hg** +  2Cr —  HgCl,

Ag' +  2NH; - Ag(NH;),"
P P

_ !

F_? + :lN“—H—>F—1?: Ij H

F H E H

5. ILOCZYN JONOWY WODY, STALA DYSOCJACIJI 1 POJECIE PH

Woda w minimalnym stopniu ulega dysocjacji /autodysocjacji/:
H,0 + H,0 < H;0" + OH |
/gdzie H;O0" < H" + H,O/

Wyrazenie na stala rownowagi tej reakcji, zgodnie z zasadami

omowionymi wczesniej, ma postaé:
[H'][H,OOH]  [H'] [OH]

K= =
H50][H,0] [H;0]

Stezenia [H'] i OHT sq tak mate w poréwnaniu ze stezeniem

=1,8" 107"

niezdysocjowane] wody, ze nawet wielokrotne ich zwiekszenie lub
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zmniejszeﬁi.e praktycznie nie zmienia stezenia niezdysocjowane] wody. Bez
obawy popetnienia bledu mozemy warto$é [H,0] przyjac za stata i napisaé:
K=K [H,0]=[H'] [OH]
Wielkos¢ K, otrzymana przez pomnozenie dwéch statych: K i [H,0]
nosi nazwe iloczymi jonowego wody.
1000

Stezenie [H0] = ——= 55,5 mol/dm’, gdyz 1 dm’ wody ma mase
18
1000g, a masa molowa H,O = 18g/mol. Wobec tego

K, =K[H,0]=[H][OH]=1,8 10" 55,5=1" 10"

- Z réwnania reakcji autodysocjacji i z iloczynu jonowego wody (Kw)
wynika, ze w czystej wodzie: [H,0] = [OH] = 107 mol/dm’
W roztworach:

obojetnych [H;O'] = 107 mol/dm’

kwasnych [H;0*1> 107 mol/dm®

zasadowych [H;0'] < 107 mol/dm?

Postugiwanie si¢ matymi stezeniami jondw jest niewygodne, przyjeto |
wyrazac stezenia jonéw [H;0"] w tzw. Skali pH /wykladnik stezenia jonow
wodorowych/

pH = -log [H']
pH jest to ujemny logarytm dziesietny molowego stezenia jonow .
wodorowych

pOH = -log [OH]
ujemny logarytm stgzenia jondw OH jest nazywany pOH roztworu
Migdzy pH roztworu i pOH zachodzi zaleznosé:

pH+pOH =14



| W praktyce okresla sig odezyn roztworu przez podawanie wartosci pH.
W czystej wodzie stezenie jonéw H' réwna sie stezeniu jonéw OH i WYnosi:
[H]=[OH]=10"
zatem
pH=-log 107 =7
W roztworze kwasnym [H'] > [OH] i pH przyjmuje wartosci mniejsze
od 7. Roztwory stabych kwaséw wykazuja pH rzedu 3-6.
Roztwory zasad charakteryzuje zalezno$é: [H ]<[OH] i pH jest wigksze od 7

rosnie kwasowosé rosnie zasadowosd
| | | | f | . | | | l I
T T RN
1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15
silnie stabo stabo silnie odczyn
kwasny kwasny zasadowy zasadowy roztworu
obt;j etny

6. WSKAZNIKI PH

Do okreslenia przjrbliZonego pH roztworu sg uzywane wskazniki
/indykatory/ oraz tzw. papierki wskaznikowe, czyli paski bibuly nasycone
odpowiednimi wskaznikami.

Wskazniki /odpowiednie barwniki/ to stabe zasady (IndOH) badz
kwasy (HInd) organiczne, ktérych jony maja inne zabarwienie niz czasteczki
niezdysojowane. Jako stabe kwasy musza spetniaé nastgpujacy warunek:

Hind < H' +Ind

Nalezy pamietaé, ze kation H wystepuje w wodzie w postaci jonu
hydroniowego (H;O").

[H'] [Ind] [Ind] [Knmd]

KHInd = lub =
’ (nd]  [Hind] [H]
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Z przedstéwionej zal.eZnos’,ci wynika, ze stosunek [Ind] / [HInd] jest
odwrotnie proporcjonalny do stezenia [H'] w roztworze. Poniewaz czasteczki
[Ind’] 1 {HInd] maja rézne zabarwienia, to kolor zalezy od czasteczki
wystepujacych w nadmiarze /jezZeli stosunek stezen [Ind’]/ [HInd] > 10 -
widoczna jest barwa jonéw wskaznika, [Ind] / [HInd] < 0,1 - widoczna jest

- barwa formy niezdysocjowanej, [Ind] / [HInd] jest zawarty miedzy 0,1 a 10 -
widoczna jest barwa wskaznika/. W roztworach o duzym stezeniu jonéw [H']
przewaza czasteczka [HInd] za$ przy matym stezeniu [H'] przewaza [Ind].

Przedziat pH, w ktérym zachodzg widoczne zmiany barwy wskaznika
nazywa si¢ zakresem wskaznika.

W tabeli zamieszczam zakresy wskaznikowe stosowanych w

¢wiczeniach wskaznikow.

Wskaznik Zakres wskaznikowy Barwy skrajne
pH
Zielen malachitowa 0,1-1,8 zoha zielononiebieska
Blekit bromofenylowy - 3,0- 4;6 z6lta niebieska
Oranz metylowy 3,1-44 czerwona zotta
Czerwien alizarynowa S 3,7-52 zOtta czerwona
Fenoloﬁaléina' 8,3-10,0 bezbarwné purpurowa

Cwiczenie 1

Przewodzenie pradu jako krvterium podziatlu substancii na elektrolity

/mocne, stabe/ i nieelektrolity.

Sprzet
Zlewka szklana, dwie elektrody, Zrodto pradu statego /24V/, przewody,

papierek lakmusowy.
Odczynniki
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~ Woda destylowana i z kranu, toluen, roztwor NaCl, gliceryna CH;COQOH
2mole/dm’, NH; - H,0 2 mole/dm?, roztwor cukru, H,S0, mol/dm?,
Wykonanie:
Oceni¢ wzgledne przewodzenie pradu kazdej z badanych substancji oraz
sprawdzi¢ odczyn roztworu papierkiem lakmusowym, wpisa¢ odczytane pH
do tabeli
Oznaczenia do tabeli: przewodzi prad dobrze (+)

przewodzi prad stabo (-+)

nie przewodzi pradu (-)

Badany roztwor pH | Obserwacje | Wniosek

woda destylowana

woda z kranu

toluen

NaCl mol/dm’

" | gliceryna

gliceryna + H,O /1+1 dest./

CH;COOH 2 mole/dm’

NH; - H,0 2 mole/dm’

NH; ' H,0 2mole/dm’+CH;COOH 2 mole/dm’

roztwor cukru mol/dm”

H,S0, mol/dm®

- Na podstawie obserwacji wyciagnaé¢ wnioski:
a) jakie jest kryterium przynaleznosci danej substancji do elektrolitéw badz
tez do nieelektrolitow?

b) dlaczego rozcienczony H,SO, lepiej przewodzi prad od stezonego H,SO,?
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¢) dlaczego roztwédr CH;COOH przewodzi stabo prad, a po dodaniu NH;H,O

przewodnictwo znacznie wzrasta?

Cwiczenie 2
Badanie wptywu temperatury na dysociacie

Sprzet
Zlewka szklana, dwie elektrody, Zrédto pradu statego /24V/, przewody,

faZznia wodna, termometr.

Odczynniki
Roztwoér HgCl; o ¢=0,1 mola/dm’.

Wykonanie:
Zbadac¢ przewodzenie pradu roztworu %Clg o stezeniu 0,1 mola/dm® w
temperaturze pokojowej 50°C, 80°C

Zanotowac obserwacje i sformutowaé wniosek.

Cwiczenie 3

Zalezno$¢ stopnia dysociacii od stezenia

Sprzet '
2 probowki, pipeta, wkraplacz, papierek lakmusowy

Odczynniki:
CH;COOH o ¢=1 mol/dm?®, ¢=0,01 mola/dm’, blekit bromofenolowy, zielen

malachitowa, czerwien alizarynowa S.

Wrykonanie:
a) do dwéch probéwek odmierzyé po ok. 5 cm® CH;COOH o c=1 mol/dm’,

do jednej dodac 2 krople biekitu bromofenolowego, a do drugiej taka sama

1lo$¢ zieleni malachitowej. Zawarto$é probowki wymieszaé, zapisac

barwy.
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b) do dwdch probdéwek odmierzyé po ok. 5 cm® CH;COOH o ¢=0,01
mola/dm?, do jednej dodaé 2 krople biekitu bromofenolowego a do drugie;

taka sama ilod¢ czerwieni alizarynowej S. Wymieszaé, zapisa¢ barwy.

Roztwoér Barwa roztworu Odczytane pH
CH;COOH
z blekitem z czerwienig z zielenig
bromofenolowym |alizarynowa 8 malachitowg
1 mol/dm’
0,01 mol/dm’

Dokladne stezenie jonéw [H;O7] zmierzyé papierkiem lakmusowym.
Znajac stezenie uzytego kwasu octowego w obu przypadkach oraz stezenie
jonoéw wodorowych /ktére nalezy wyliczyé z odczytanego pIY/. Obliczy¢ jaka
czes¢ kwasu ulega dysocjacji /stopien dysocjacji oc = EB_C_)E_ / najony w
roztworze kwasu octowego o stezeniu 1 mol/dm’ 10,01 lcinola/dm3 . Stopien
dysocjacji wyrazi¢ w procentach.

Obliczy¢ dla obu przypadkéw wartosé statej dysocjacji /stosujac prawo
rozcienczen Ostwalda; K = o ¢/.

Dane uzyskane z obliczen umiesci¢ w tabeli, poda¢ wnioski

wyplywajace z wykonanych obliczen.

Tabela pomiaréw i wynikow:

Calkowite pH | [CH;COOTi[H'] | [CH3COOH] Stopien Stala

stezenie kwasu dysocjacji dysocjacji

CH;COOH

mol/dm’

CH;COOH
0,01 mol/dm?




Cwiczenie 4

Wplyw soli stabego kwasu 1 mocnej zasady na dysociacie stabego kwasu

Sprzet:

2-probowki, wkraplacz, bagietka

Qdczynniki: |

CH3COOH o ¢=0,1 mola/dm?, oranz metylowy, staty CH;COONa
Wvykonanie:

Do 2 probéwek wprowadzamy 10 kropli CH;COOH o stezeniu 0,1 mol/dm? i
1 krople wskaznika oranzu metylowego.

Do jednej z nich wrzucamy kilka krysztatkéw CH;COONa i mieszamy.
Poréwnac zabarwienie wskaznika w obu przypadkach /jony H' powoduja
czerwone zabarwienie oranzu metylowego/.

B Napisa¢ rownanie reakeji dysocjacji CH;COOH 1 stalg dysocjacji
CH;COOH

B Jak przesuwa sig¢ réwnowaga dysocjacji CH;COOH po dodaniu
CH,;COONa

Cwiczenie 5

Wplyw soli siabej zasady 1 mocnego kwasu na dysocjacje stabej zasady

Sprzet:
2 prabdéwki, wkraplacz

(Odczynniki:
NH; * H,O o ¢ = 0,1 mola/dm’, fenoloftaleina, staty NH,Cl

Wykonanie:

Do 2 probéwek wprowadzi¢ 10 kropli NH; * H,0 o ¢ = 0,1 mola/dm” i 1
krople fenoloftaleiny.

Do 1 probowki dodac¢ kilka krysztatkow NH,Cl, wymieszac.
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Porowna¢ zabarwienie w obu przypadkach /jony OH' powodujg réZzowe
zabarwienia/ - zanotowac obserwacje.
B Napisa¢ rownanie reakcji dysocjacji NH; H,O i stala dysocjacji
NH; " H,0.
W Jak przesuwa sig rownowaga dysocjacji wody amoniakalnej po dodaniu do

badanej probowki NH,CI1?



ZADANIA I PYTANIA SPRAWDZAJACE:
1. Napisaé rownania reakcji dysocjacji /w wodzie/ wg teorii Bronsted'a.
a) dla HCl, HCN, H,S0, /obie/, HNOs, NH; zaznaczyc, ktory z reagentow
jest kwasem, a ktory zasada i okresli¢ ich przyblizona moc. |
b) uzupeinié nastepujace réwnania reakcji, podajac jednoczesnie, ktory z

reagentow jest kwasem, a ktoéry zasadg i okresli¢ ich moc:

CH;COOH + H,O

HF + H,O

CH,COOH +  NH;
fionowo/:  NaOH + CH;COOH

NH; + HCI
/$rod.bezw./ CH;COOH + H,S04
/érod.bezw./ H,SO4 + HNO;4

2. Obliczy¢ stezenie jonéw wodorowych w 0,1 mol/dm? roztworze kwasu
octowego, jesli Ken,coon = L74° 107

3. Obliczy¢ stopien dysocjacji kwasu octowego w roztworze 0,1 mol/dm?,
jesli przez dodanie pewnej ilosci mocnego kwasu zwigkszono w tym
roztworze stezenie jonéw wodorowych do 0,1 mola w dm”.
Kepcoon = L74 107,

4. Obliczy¢ stezenie FeCl; w roztworze, jezeli stopien dysocjacji FeCls
wynosi 100%, a stezenie jonéw CI jest 0,189 mol/dnt’.

5. Roztwory posiadaja nastepujace stezenia jonéw wodorowych 1

wodorotlenkowychf |

a) [H'1=3,0"10"® mol/dm®

b) [OH] =2,0 107 mol/dm’

Obliczyc pH 1 okreslic, ktory z roztworow jest bardziej zasadowy.
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6. Stopien dysocjacji kwasu cyjanowodorowego w 0,01 molowym roztworze
wynosi 0,0268%. Obliczy¢ statg dysocjacji HCN.

7. Obliczy¢ pH i pOH roztworu Ca(OH), o stezeniu 0,0001 mol/dm’
zakfadajac calkowita jego dysocjacie.

8. Obliczy¢ wartos¢ stezenia jonow wodorotlenowych, w roztworze ktdrego
pH jest réwne 13,40.

9. Obliczy¢ stezenie jonéw wodorowych i stopien dysocjacji w roztworze
HCIO o stezeniu 0,05 mol/dm”. Kyeio = 4,30 ° 10°%. Jak zmieni sie stezenie
jondéw wodorowych i stopien dysocjacji po dwudziestokrotnym
rozcienczeniu roztworu? _

10. Wyk%édnik stQZehia jonoéw wodorowych w 0,15 molowym roztworze

kwasu octowego 2,79. Oblicz warto$é statej dysocjacji kwasu octowego.
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