ROWNOWAGI W ROZTWORACH ELEKTROLITOW
Opracowanie: dr Jadwiga Zawada, dr inz. Krystyna Moskwa

CZESC TEORETYCZNA
1. Dysocjacja elektrolityczna

Substancje, ktére podczas rozpuszczania w wodzie (lub innych rozpuszczalnikach) rozpadajg sie na
jony nazywamy elektrolitami. Substancje te majg zdolno$¢ przewodzenia pradu elektrycznego.

Proces rozpadu substancji na jony (pod wptywem rozpuszczalnika) nosi nazwe dysocjacji
elektrolitycznej.

Elektrolitami sg substancje o budowie jonowej (np. sole), a takze liczne substancje o wigzaniach
kowalencyjnych, ktére tworzg jony dopiero wskutek oddziatywania ich czgstek z rozpuszczalnikiem (np. HCI,
H2S, HCN). Proces dysocjacji bedzie zalezat od rodzaju wigzan w czasteczce rozpuszczonej jak i od rodzaju
rozpuszczalnika. Woda, ze wzgledu na dipolowy charakter czasteczki jest dobrym rozpuszczalnikiem dla
substancji posiadajacych wigzanie jonowe lub atomowe spolaryzowane. Wodne roztwory kwasow, zasad i soli
nieorganicznych sg elektrolitami.

1.1. Stopien dysocjacji

Ogdlnie dysocjacja substancji AB lub AnBm w roztworze zachodzi wedtug schematu:

AB -~ A"+B lub AB, < A"+ mB" (1)
na przyktad: nAm+

HNO;3; = H" + NOy

Ca(OH), = Ca® + 20H

Al(SO4); = 2AP + 350,%

Stosunek liczby czgsteczek rozpadajacych sie na jony do ogdlnej liczby czasteczek rozpuszczonych
nosi nazwe stopnia dysocjacji elektrolitycznej a.

o =lzd (2)

a - stopien dysocjac;ji
n,4 - liczba czgsteczek rozpadajgcych sie na jony
n, - ogdlna liczba czasteczek rozpuszczonych.

Stopien dysocjacji moze przyjmowaé wartosci 0 < a < 1. W zaleznosci od stopnia dysocjacji elektrolity
dzielimy na mocne, $redniej mocy i stabe. Im wiecej czasteczek ulega rozpadowi na jony, tym mocniejszy jest
elektrolit. Stopien dysocjaciji elektrolitéw wzrasta wraz z rozcienczeniem roztworu.

Mocne elektrolity to:

- sole

- czes$¢ kwasow nieorganicznych (np. HCI, HNO3;, H,SOy4, HBr, HI)

- wodorotlenki litowcdw i berylowcow z wyjatkiem Be(OH), i Mg(OH),

Stabe elektrolity to:

- czes$¢ kwasow nieorganicznych (H,S, HCN, H,COs3)

- czes$¢ wodorotlenkéw nieorganicznych (NH,OH, wiekszo$¢ wodorotlenkéw metali
dwu- i tréjwartosciowych)

- kwasy i zasady organiczne

Sredniej mocy elektrolity to np. HsPO4, H,SOs3, H3AsO, .

1.2. Stata dysocjacji
W sfabych elektrolitach czgsteczki niezdysocjowane znajdujg sie w stanie rownowagi z produktami
dysocjacji (jonami). Reakcje dysocjacji dla stabego elektrolitu mozna zapisa¢ jako reakcje odwracalng stosujac
réwnania: (1)
Na przyktad:
CH3COOH = CH3;COO™ + H"
Mg(OH), = Mg®" + 20H
W stanie réwnowagi, tzn. gdy szybkosci reakcji w obu kierunkach sg jednakowe, mozemy okresli¢ statg
réwnowagi reakcji zgodnie z rownaniami:
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Nawiasy kwadratowe oznaczajg stezenie wyrazone w mol/dm®.

Statg K rownowagi reakcji dysocjacji nazywamy statg dysocjac;ji.

Stala dysocjacji jest to stosunek iloczynu stezen jonéw do stezenia czasteczek nie
zdysocjowanych. Stalg dysocjacji wyznacza sie tylko dla stabych Ilub $redniej mocy elektrolitdw. Dla
elektrolitbw mocnych stezenie [AB] lub [AnBm] jest bliskie zeru. Statych dysocjacji dla mocnych elektrolitow na
ogot nie definiuje sie, gdyz wartosci ich sg bardzo duze i zwykle wyraznie zmieniajg sie ze stezeniem.

Kwasy wieloprotonowe, zawierajgce w swojej czasteczce kilka atoméw wodoru, dysocjujg stopniowo.
Dla kazdego etapu dysocjacji mozemy wyznaczy¢ statg rownowagi reakcji. Warto$¢ statej dysocjacji pierwszego
stadium jest zawsze wieksza od kolejnych stadiéw statych dysocjacji, np.:

HsPO, = H' + H,PO, Ki=7,51.10"
H,PO, = H' + HPO,* K,=6,23.10°
HPO,% = H" + PO,> Ky=272.10"

Réwniez wodorotlenki posiadajace kilka grup wodorotlenkowych dysocjujg stopniowo. Dla kazdego
etapu dysocjacji ustala sie odpowiednia rownowaga reakcji, ktérg mozna okresli¢ za pomocg statej dysocjacji.

Stala dysocjacji, w odroznieniu od stopnia dysocjacji, nie zalezy od stezenia elektrolitu, lecz wylgcznie
od temperatury - ze wzrostem temperatury warto$¢ statej dysocjacji wzrasta.

1.3. Prawo rozcienczen Ostwalda
Zalezno$¢ pomiedzy stopniem dysocjacji a statg dysocjaciji dla stabych elektrolitow okresla prawo
rozcienczen Ostwalda wyrazone wzorem:

_ a? Cm
1-a
a - stopien dysocjacji
K - stata dysocjacji
Cm - stezenie molowe elektrolitu

Dla bardzo stabych elektrolitow stopien dysocjacji a jest tak maly, ze 1-a =1. Wowczas prawo
rozcienczen Ostwalda mozna przedstawi¢ wzorem przyblizonym:

K

(4)

K =a’C (5)
lub po przeksztatceniu:
K
o =.|— 6
c (6)

Ze wzoru tego wynika, ze stopien dysocjacji stabego elektrolitu jest odwrotnie proporcjonalny do
pierwiastka kwadratowego z jego stezenia. W miare rozcienczania dowolnego stabego elektrolitu wzrasta
jego stopieh dysocjaciji.

2. lloczyn jonowy wody, pH roztworéw wodnych
Czysta woda jest bardzo stabym elektrolitem, ktérego czes¢ czasteczek ulega rozpadowi na jony wg
réwnania:
2H,0 = H;0+ + OH-
W uproszczony sposob dysocjacje elektrolityczng wody mozna zapisac:
H,O < H + OH
W stanie rownowagi, zgodnie z rownaniem [4] stata dysocjacji wody okreslona jest wzorem:



H20 " T,
Stezenie czgsteczek nie zdysocjowanych jest state i wynosi [H20] = 55,55 mol/dm3
Stata dysocjacji wody w temperaturze 250C wynosi 1,8 10-16
A wiec:
K [H20] =[H"][OH]=1,8 10"° 55,55 =10
lloczyn K [H,0] oznaczamy jako L i nazywamy iloczynem jonowym wody.

L=[H][OH]=10™" (7)

W czystej wodzie stezenia jonéw wodorowych i wodorotlenkowych sg sobie rowne:  [H+] = [OH-] = 10-7
Jesli w roztworze : [H+] = 107 to roztwdr jest obojetny
[H+] > 107 to roztwor jest kwasny
[H+] < 10" to roztwor jest zasadowy.
W celu wyrazenia kwasowosci lub zasadowosci roztworu (czyli tzw. odczynu roztworu) uzywa sie
pojecia pH (tzw. wspotczynnik Sorensena), ktory zostat zdefiniowany jako ujemny logarytm ze stezenia
molowego jonéw wodorowych.

pH = -log [H"] (8)

Zatem, gdy pH = 7 roztwor jest obojetny
pH <7 roztwdr jest kwasny
pH > 7 roztwér jest zasadowy

Znajac kwasowos¢ lub zasadowos¢ roztworu okreslong stezeniem jonow wodorowych badz
wodorotlenkowych fatwo obliczy¢ pH roztworu. Niewielkie zmiany pH wptywajg na przebieg wielu procesow
chemicznych, zaréwno biologicznych jak i przemystowych.

Pomiary pH mozna wykonac¢ przy pomocy wskaznikow lub papierkdw wskaznikowych, a doktadnie przy
pomocy pH - metru. Wskazniki sg to stabo zdysocjowane kwasy lub zasady organiczne, ktére zmieniajg swoja
barwe w zaleznosci od pH roztworu. Zmiana zabarwienia jest wynikiem zmiany stopnia dysocjacji wtasnej
wskaznika. Kazdy wskaznik ma charakterystyczny dla siebie zakres pH, w ktérym nastepuje stopniowa zmiana
barwy. Zakres ten czesto nazywamy zakresem czutosci danego wskaznika.

2.1. Przyktady obliczen pH

Przykifad 1.
Obliczy¢ pH 0,001 m roztworu HCI, przyjmujac, ze jest on catkowicie zdysocjowany na jony (a = 1).
Rozwiazanie:
Rzeczywiste stezenie jakiegokolwiek z jonow elektrolitu wynosi:
C=C-a-n (9)

C - stezenia molowe elektrolitu
o - stopien dysocjacji
n - liczba jonéw danego rodzaju, ktdra powstaje z 1 czgsteczki elektrolitu

HCl = H"+CI
zatem [H']=0,001-1-1= 10™° mol/dm3
czylipH = -log 10° =3
Odpowiedz:
pH roztworu wynosi 3.

Przykiad 2.
Obliczy¢ pH 0,001 m roztworu Mg(OH),, przyjmujac, ze jest on zdysocjowany w 50%

(a=0,5).
Rozwiazanie:
Mg(OH), = Mg*? + 20H

Stezenie jonéw wodorotlenowych [OH-] = 0,001- 0,5- 2 = 10-3
Korzystajac ze wzoru (7) na iloczyn jonowy wody obliczamy steZenie jonéw wodorowych [H']
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[H]==—/—==—"_=10
[OH] 103
stad pH = -log 107" = 11
Odpowiedz:

pH roztworu wodorotlenku magnezu wynosi 11.

3. Reakcje jonowe

Elektrolity, jak juz wczesniej wspomniano, w roztworach wodnych wystepujg w postaci jonéw. Jony w
roztworze wodnym bardzo tatwo ze sobg reaguja, przy czym szybkos¢ reakcji, w poréwnaniu z szybkoscig
reakcji miedzy nieelektrolitami jest duza. Reakcje jonowe przebiegajg niemal natychmiast. Jezeli kwasy, zasady i
sole reaguja ze sobg, to reakcja zachodzi pomiedzy jonami a nie czgsteczkami.

Reakcje miedzy jonami zachodza wowczas, gdy w wyniku reakcji powstanie:

- substancja trudno rozpuszczalna
- substancja stabo zdysocjowana

Rozpatrzmy pierwszy przypadek, tj. powstawania trudno rozpuszczalnej substancji, na przykfad AgCI.
Charakterystyczne jest, ze bez wzgledu na rodzaj soli, kation daje z wlasciwym anionem ten sam produkt
reakdji:

AgNO; + NaCl = AgCliI + NaNO;

Agst4 + 2KCl = 2AgC|l + K,SO,4
lub jonowo:

Ag" +NO3 + Na* + CI' =AgCli + Na" + NOy’

2Ag" + SO +2K" + 2CI'= 2AgClL + 2K + SO,*
Skreslajac po obu stronach réwnania jony, ktére nie biorg udziatu w reakcji, powyzsze reakcje mozna zapisa¢ w
formie skondensowane;j:

Ag” + Cl' = AgCli

Przyktadem drugiego typu reakcji jest powstawanie stabo zdysocjowanej substancji, na przyktad:

CH3;COONa + HCI = CH3COOH + NaCl
lub jonowo:

CH;COO + Na" + H" + CI'= CH3COOH + Na™ + CI

Jak wida¢ z powyzszych reakgji, jony Na* i Cl- nie biorg udziatu w reakgcji, a wiec réwnanie tej reakcji
mozna zapisac¢ w skréconej formie:

CH3;COO + H" = CH3COOH

Piszac reakcje jonowe, wzory mocnych elektrolitdow przedstawiamy w formie jonowej, natomiast wzory
substancji trudno rozpuszczalnych i stabo zdysocjowanych w postaci czgsteczkowej. Jony, ktére nie wchodzg w
reakcje pomijamy.

4. Hydroliza soli
Hydroliza jest to reakcja jonoéw soli z woda.

Po dodaniu niewielkiej ilosci soli do wody otrzymamy roztwor, ktory zaleznie od rodzaju rozpuszczonej soli
moze mie¢ odczyn obojetny, kwasny lub zasadowy. Przyczyng tego zjawiska sg reakcje jonéw soli z woda, czyli
hydroliza.

Hydroliza jest reakcjg odwrotng do reakcji zobojetniania:
zobojetnienie
kwas + zasada m sOl + woda

hydroliza

Hydrolizie ulegajg tylko sole, ktérych jony majg zdolno$é przyjmowania lub oddawania protondw w
srodowisku wodnym. Do soli tego typu nalezg z reguty:
- sole stabych kwasoéw i mocnych zasad,
- sole mocnych kwasow i stabych zasad
- sole stabych kwaséw i stabych zasad.
Sole mocnych kwasow i mocnych zasad nie hydrolizujg, ich jony w $rodowisku wodnym nie przyjmujg i nie
oddajg protondw.

4.1. Hydroliza soli stabych kwaséw i mocnych zasad



Tego rodzaju sole hydrolizujg w roztworach wodnych powodujac odczyn zasadowy. Na przyktad cyjanek
potasu KCN jest solg pochodzacg od bardzo stabego kwasu cyjanowodorowego HCN i mocnej zasady
potasowej KOH. Po rozpuszczeniu tej soli w wodzie zachodzi reakcja :

K"+ CN +H,O = HCN + K" + OH
lub: CN +H,O < HCN + OH’

W wyniku taczenia sie jonéw soli z wodg tworzy sie staby kwas HCN (w matym stopniu zdysocjowany) i
mocna zasada KOH (catkowicie zdysocjowana na jony). Znajdujace sie w roztworze jony OH™ nadajg roztworowi
odczyn zasadowy. (pH > 7).

4.2. Hydroliza soli stabych zasad i mocnych kwasow
W wyniku hydrolizy tego typu soli odczyn roztworu staje sie kwasny (pH < 7). Jako przyktad podaje sie
hydrolize chlorku amonu NH4CI.

NH,"+ ClI'+ H,0 < NH,OH + H" + CI
lub: NH," + H,O = NH,OH + H*

Tworzacy sie w wyniku hydrolizy wodorotlenek amonu jest stabg zasada, a wiec stabo zdysocjowang na
jony. Natomiast HCI jest silnie zdysocjowanym na jony kwasem i znajdujace sie w roztworze jony H' nadajg mu
odczyn kwasny.

4.3. Hydroliza soli stabych kwaséw i stabych zasad

Sole stabych kwasoéw i stabych zasad w roztworze wodnym ulegajg hydrolizie, a odczyn wodnych
roztworéw tych soli bedzie stabo kwasny lub stabo zasadowy zaleznie od tego, ktéry z utworzonych elektrolitow,
kwas czy zasada, jest mocniejszy (w wiekszym stopniu zdysocjowany). Jako przykltad omdwiona zastanie
reakcja hydrolizy weglanu amonu.

2NH," + COs%- + H,0 = 2NH,OH + H,CO,

Mate wartosci statych dysocjacji tworzacego sie wodorotlenku amonu i kwasu weglowego powodujg powstanie
znacznej ilosci obu tych zwigzkéw w roztworze ( sg one w matym stopniu zdysocjowane na jony).

JINTIIOHT ) g0

KNHqoH = NH O
_[H][HoO;7] _ 7
s = ooy

Wartos¢ statej dysocjacji wodorotlenku amonu jest wieksza od statej dysocjacji kwasu weglowego, a
wiec reakcja hydrolizy weglanu amonu ma charakter stabo alkaliczny.

4.4. Sole mocnych kwasoéw i mocnych zasad
Sole tej grupy nie ulegajg hydrolizie, a ich roztwory wykazujg odczyn obojetny (pH = 7). Sprobujmy wg
poprzednich regut podac rownanie reakcji chlorku sodu z woda:

Na®+ ClI' + H,O = Na’ + CI + H,0

Po prawej i po lewej stronie rownania mamy takie same reagenty, stad wniosek, ze sole mocnych
kwasdw i mocnych zasad nie hydrolizuja.

CZESC DOSWIADCZALNA

Cwiczenie 1. - Okreslenie pH za pomoca papierkéw uniwersalnych.
Sprzet: - Statyw z probéwkami
Odczynniki: - roztwory: NaNOj, NH,CI, MgCl,, AICl;, Na,CO3, NaHPO,.
- papierki uniwersalne



Opis ¢wiczenia.

W ¢éwiczeniu tym nalezy okresli¢ pH poszczegdlnych roztworéw za pomocg papierkéw uniwersalnych. W
tym celu nalezy nala¢ do prébéwek po 1 cm® odpowiednich soli. Nastepnie roztworami tymi kolejno zwilza¢
papierek uniwersalny i barwe jego porownaé ze skalg barw wskaznika uniwersalnego, podajacego pH z
dokfadnoscig do 1.

Cwiczenie 2. - Pomiar pH za pomoca pH-metru.
Sprzet: - pH-metr
- elektroda uniwersalna (szklano - kalomelowa)
- Zlewki
Odczynniki: - roztwory soli jak w ¢w.1.
- wzorcowe roztwory buforowe
Opis ¢wiczenia.

Celem ¢éwiczenia jest pomiar pH soli metodg doktadniejsza, za pomocg potencjometru (pH-metru).

Metoda pomiaru potencjometrycznego polega na mierzeniu zmian potencjatu elektrod zwanych wskaznikowymi,
w zaleznosci od stezenia jondw wodorowych. Pomiar polega na zmierzeniu réznicy potencjatow pomiedzy
elektrodg wskaznikowg (szklang) a elekirodg odniesienia (kalomelowg) o stalym niezmiennym potencjale.
Warto$¢ potencjatu elektrody wskaznikowej jest miarg pH badanego roztworu.
Technika pomiarowa. pH-metr jest przystosowany do wspotpracy z elektrodg kombinowang lub z zestawem
elektrod do pomiaru pH ztozonego z elektrody szklanej i elektrody odniesienia. Przed pomiarem przyrzad wraz z
elektrodami wycechowaé cecho za pomocg roztworéw wzorcowych wskazanych przez asystenta. Po
wycechowaniu pH-metru mozna przystgpi¢ do pomiaru pH badanych roztworéw. Kazdorazowo przy zmianie
roztworu nalezy optukiwaé dokfadnie elektrody wodg destylowang i osuszyé bibutg. Pomiar pH pojedynczego
roztworu powinien trwaé ok. 5 minut (ustalenie rownowagi jonowe;j).

Wyniki pomiaréw pH oraz reakcje hydrolizy badanych soli zamiesci¢ w tabeli w arkuszu sprawozdania.

Cwiczenie 3. Reakcje jonowe otrzymywania trudno rozpuszczalnych soli.
Sprzet: - statyw z probowkami
Odczynniki: - 1M BaCl,
- 1M Ba(NO3),
-1M N32804
- 1M H,SO,
Opis ¢wiczenia.
Do dwéch probéwek nala¢ po 1 cm® BaCl,, do dwoch nastepnych po 1cm® Ba(NO3),. Wytraci¢ osad
BaSO, dodajgc kroplami H,SO, do probowki zawierajacej BaCl, i nastepnie Ba(NO3),. Podobnie, w pozostatych
probéwkach wytraci¢ osad dodajac kroplami Na,SOy,.
ZapisaC zachodzgce reakcje w postaci jonowej i czasteczkowe w odpowiedniej tabeli w arkuszu
sprawozdania.

PYTANIA KONTROLNE.

1. Zdefiniowac¢ pojecia: dysocjacja elektrolityczna, stata dysocjacji, stopien

dysocjaciji.

2. Jakg zaleznos¢ okresla prawo rozcienczeh Ostwalda?

3. Napisac reakcje powstawania trudno rozpuszczalnych substanciji: Kl, PbCl,,
Cu(OH), i Ag,CrO4 w postaci czasteczkowej i jonowe;j.

. Co to jest hydroliza soli?

. Ktére sole ulegajg hydrolizie?

. Jak hydrolizujg nastepujace sole: CrCl;, K,CO3, NaCN, NaNO3, K,SOy,
CH3COONa. Przedstawi¢ ich hydrolize za pomoca odpowiednich reakgciji i
okresli¢ odczyn tych roztwordw.

. Co to jest iloczyn jonowy wody?

. Poda¢ definicje pH.

. Obliczy¢ pH nastepujacych roztworéw:

a) 0,1 m HCN (zaktadajac, ze a = 0,01%)
b) 0,1 m NH,OH (zakfadajac, ze a = 1%)

10. Obliczy¢ stezenie H+ i OH- w roztworach wodnych o pH réwnych:

a)pH=7, b)pH=4, ¢c)pH=9

[e)JNé) IE N
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Rownowagi w roztworach elektrolitow

WO rok |
Grupa:
Zespot:
Data :

Nazwisko, imie:

Zaliczenie:

Cwiczenie 1i2 - Okreslenie pH za pomoca papierkéw uniwersalnych i pH — metru.

Badana
sol

Pomiar pH
(papierek
uniwersalny)

Pomiar pH
(pH - metr)

Reakcje hydrolizy soli i ich odczyn

NaNO3

NH,CI

NH4CI + H,O = NH,OH + H" + CI pH<7 (kwasny)

MgC|2

AICI;

Na2CO3

Na;HPO4

Cwiczenie 3 — Reakcje jonowe otrzymywania trudno rozpuszczalnych soli.

Substancje
Reagujace

Zachodzaca reakcja
czasteczkowa i jonowa

BaCl, + H,SO,

BaCl, + H,SO, = BaSO, | + 2HCI
Ba®* + 2CI'+ 2H" + SO, =BaS0, | + 2H" + 2CI

Ba(NO3)2 + H,SO,

BaCl, + Na,SO,

Ba(NO3)4 + Na,SO,

Na odwrocie arkusza wykonaé obliczenia zadan 9 i 10 znajdujacych sie w pytaniach kontrolnych.




