ROZTWORY czesc |

ROZPUSZCZALNOSC



Mieszanina dwoch lub wiekszej liczby substancji moze byc¢:

a) niejednorodna (heterogeniczna) tzn., ze sktadniki tej mieszaniny
zachowujg indywidualne cechy makroskopowe takie jak stan skupienia
lub wielkoScC i postac ziaren rozroznialnych optycznie.

b) jednorodna (homogeniczna) tzn., ze sktadniki mieszaniny zatracity
czesc¢ swoich indywidualnych cech makroskopowych do tego stopnia,
ze staty sie nierozroznialne optycznie.



W zaleznosci od wielkosci czastek fazy rozproszonej rozroznia sie:

* roztwory wtasciwe < 1lnm
 roztwory koloidalne 1 —500 nm
e Zawiesiny > 500 nm

Pamietac trzeba, ze granice miedzy tymi uktadami dyspersyjnymi nie
sg ostre - ta sama substancja moze tworzyc kazdy z uktadow w
zaleznosci od stopnia rozdrobnienia czgstek.

Zawiesiny wykazujg cechy mieszanin heterogenicznych.
Charakteryzuje je to, ze ulegajg sedymentacji. Polega ona na opadaniu
duzych czgsteczek fazy rozproszonej na dno naczynia pod wptywem
Sity ciezkosci.

Czagstki roztworow koloidalnych sg mniejsze i juz nie maja tej
wiasciwosci. Charakteryzujg sie natomiast tym, ze rozpraszajg wigzke
Swiatta gefekt Tyndalla) i sg widoczne pod ultramikroskopem (ruchy
Browna).



Roztwory wlasciwe nie wykazujg powyzszych cech.

Sktadniki roztworu mozna miesza¢ w stosunku dos¢ dowolnym. Moze
on byC zmieniany w granicach, na jakie pozwala wzajemna
rozpuszczalnosc. Tylko w nielicznych przypadkach substancja miesza
sie z rozpuszczalnikiem w kazdym stosunku np. etanol z wodg, dwa
dowolne gazy. W wiekszosci przypadkow rozpuszczalnosc danej
substancji w danym rozpuszczalniku jest ograniczona.

Mechanizm procesu rozpuszczania jest ztozony i zalezy zaréwno od
budowy substancji rozpuszczanej jak | rozpuszczalnika oraz od
temperatury i cisnienia (w przypadku rozpuszczania gazow).

Podczas rozpuszczania muszg zostaC pokonane sity przyciggania
miedzy czgsteczkami substancji rozpuszczanej (w krysztatach —
pomiedzy elementami sieci krystalicznej, a wigc atomami, jonami lub
czgsteczkami) oraz sity przyciggania dziatajgce miedzy Czasteczkaml
rozpuszczalnika. Obydwa te procesy sg endotermiczne tzn., ze
wymagajg naktadu energii. Moze byC ona dostarczona z zewnatrz lub
w wyniku zachodzgcej w uktadzie solwatacii.




Ostateczny efekt cieplny procesu rozpuszczania jest wynikiem bilansu
energetycznego wszystkich oddziatywan miedzy obecnymi w ukfadzie
czgstkami.

Moze byC on egzotermiczny jak w przypadku rozpuszczania w wodzie
NaOH i H,SO, lub endotermiczny jak w przypadku rozpuszczania
wiekszosci soli w wodzie. Jezeli substancja nie rozpuszcza sie to znaczy,
Ze wzajemne przycigganie miedzy jej czgsteczkami | czgsteczkami
rozpuszczalnika jest duzo stabsze niz wzajemne przycigganie
czgsteczek substancji nierozpuszczalne.

Okreslenie ,,substancja nierozpuszczalna” jest umowne, poniewaz
nie ma substancji catkowicie nierozpuszczalnej podobnie jak nie ma
reakcji catkowicie nieodwracalnej.

Rozpuszczalnosc jest specyficzng cechg danej pary substancja —
rozpuszczalnik, zalezy rowniez jak juz wspomniano od temperatury, a dla
gazow rowniez od cisnienia (im wyzsze cisnienie tym wieksza
rozpuszczalnosc¢). W przypadku wiekszosci ciat statych i cieczy wzrasta
ona wraz ze wzrostem temperatury, a dla gazéw — maleje.



Sktad ilosciowy roztworu okreslamy za pomoc3a stezenia.
Mozna je wyrazi¢ jako stosunek ilosci substancji rozpuszczonej do
ilosci roztworu.

Najczesciej postugujemy sie nastepujgcymi sposobami wyrazania
stezen:

Stezenie procentowe (% wagowy) — okreslamy je liczbg gramow
substancji rozpuszczonej zawartg w 100g roztworu.
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Stezenie molowe wyrazone w mol/dm3 (mol/litr) — okresla je liczba moli
substancji rozpuszczonej zawarta w 1 dm? (1) roztworu.

_n Mg
V MxV

C

gdzie : n - liczba moli substancji rozpuszczonej
M, — masa substancji rozpuszczonej wyrazona w gramach
M - masa molowa substancji rozpuszczonej (g/mol)
V - objetos¢ roztworu wyrazona w dm3 (L)



Maksymalna ilos¢ substanciji, ktbra moze rozpuscic sie w okreslonej
ilosci rozpuszczalnika nazywana jest rozpuszczalnoscia (wyrazong w
g/100 g rozpuszczalnika) lub rozpuszczalnoscia molowg (wyrazong w
mol/dm3 rozpuszczalnika).

Roztwor, ktory w ten sposob otrzymamy nazywamy roztworem
nasyconym.

Roztwor, w ktorym rozpuszczono mniej substancji niz wynikatoby to z jej
rozpuszczalnosci to roztwor nienasycony.

Jezeli rozpuszczalnosc substancji rosnie ze wzrostem temperatury i
nasycimy tg substancjg rozpuszczalnik w temperaturze wyzszej, a
nastepnie szybko ochtodzimy to mozemy otrzymac roztwor przesycony w
danej temperaturze. Zawiera on wiecej substanciji rozpuszczonej niz
wynikatoby to z jej rozpuszczalnosci. Taki stan roztworu jest stanem
nietrwatym i wystarczy zainicjowac proces krystalizacji (np. wrzucic
krysztatek substancji rozpuszczanej lub potrzec bagietkg o wewnetrzng
sciane naczynia), aby wydzielit sie nadmiar substanciji.




Reakcje straceniowe

Grupa reakcji strgceniowych jest jednym z najwazniejszych typow reakcji
chemicznych przebiegajgcych w roztworach wodnych.

W analizie jakosciowej osady stanowig najwazniejsze zrodto informaciji o
analizowanych jonach.

Powstaty w reakcji osad moze sam w sobie prowadzi¢ do uzyskania
informac;ji co do sktadu analizowanego roztworu (np. jako reakcja
specyficzna dla danego jonu); mozemy takze wykorzysta¢ go do dalszej
pracy z analizowang probka. Po rozdziale mozemy korzysta¢ zarowno z
osadu jak i z oddzielonego roztworu.

Oddzielenie osadu od roztworu mozna przeprowadzi¢ poprzez:
dekantacje, saczenie, wirowanie.



Dekantacja polega na ostroznym zlaniu roztworu znad osadu,
opadtego na dno naczynia. Osad zawiera po dekantacji jeszcze duzo
roztworu macierzystego. Technike te stosuje sie gtownie do

otrzymywania wzglednie czystego roztworu. Bardzo czesto dekantacja
poprzedza proces sgczenia.

Wirowanie jest najczesciej stosowang technikg w analizie jakosciowe;j.
Polega na przytozeniu duzej sity odsrodkowej, ktora powoduje zbicie
osadu na dnie probowki. Mozna powiedziec, ze wirowanie osadu
przyspiesza sedymentacje czgstek, co utatwia dekantacje.

Zaletg wirowania jest mata strata osadu, w przeciwienstwie do sgczenia.




Saczenie polega na oddzieleniu osadu od roztworu przy uzyciu
porowatego materiatu.

W praktyce do tego celu stosuje sie lejki zaopatrzone w sgczki. Sgczki
wykonane sg z bibuly i dzielg sie na: sgczki twarde (mate pory) i sgczKi
miekkie (duze pory). Dobor odpowiedniego sgczka zalezy od wielkosci
czastek osadu. Stosuje sie sgczki karbowane, gdy zalezy nam gtéwnie
na przesgczu lub sgczki gtadkie, gdy zalezy nam na osadzie.

Czesto do sgczenia uzywa sie specjalnych lejkow ze spieczong masg
szklang o roznej porowatosci. Aby przyspieszyC sgczenie szczegolnie
wtedy, gdy mate pory stawiajg duzy opor stosuje sie sgczenie pod
Zmniejszonym cisnieniem. Sgczenie jest technikg uzywang gtéwnie w
analizie ilosciowej.




Ze wzgledu na zréznicowang rozpuszczalnosc roznych substancji w
danym rozpuszczalniku substancje okresla sie jako bardzo dobrze,
dobrze, trudno i bardzo trudno rozpuszczalne podajgc dla danych
przedziatow odpowiednie zakresy rozpuszczalnosci.

Dla wody kryterium rozpuszczalnosci jest liczba gramow substancii
rozpuszczona w 100 g wodly.

Na tej] podstawie substancje dzielimy na:

- dobrze rozpuszczalne - substancje, ktérych mozna w 100 g wody
rozpuscic wiecej niz1g

- stabo rozpuszczalne - substancje, ktérych mozna w 100 g wody
rozpuscicod 0,1do 1g

- nierozpuszczalne - substancje, ktorych mozna w 100 g wody rozpuscic
mniej niz 0,1 g



lloczyn rozpuszczalnosci

Pojecie iloczynu rozpuszczalnosci stosuje sie do substancji, ktorych
rozpuszczalnosc¢ nie przekracza 0,01 mola w litrze.

lloczyn rozpuszczalnosci trudno rozpuszczalnej substancji okresla sie
jako iloczyn stezen jonow tej substancji pozostajgcej w rownowadze z
osadem.



Rozpatrzmy to na przyktadzie soli AgCI.

Po wprowadzeniu do wody ilosci AgCl w ilosci przekraczajacej
rozpuszczalnosc tej soli w roztworze ustala sie stan rownowagi
dynamicznej.

Stan rownowagi reakcji rozpuszczania i reakcji wytrgcania osadu mozna
przedstawi¢ za pomocg formy matematycznej prawa dziatania mas:

AgCIl S Ag'+CI
[AgCI] k= [Ag']ICI]

rozp —

e~ TAg][Cl ] [AGCI]

Wyzej wymieniona reakcja ma dwie state rownowagi reakcji: reakcji
strgcania i reakcji rozpuszczania osadu. Nas oczywiscie interesuje stata

reakcji rozpuszczania osadu.



Rownanie Krozp = [A[ii ]([:CI:]I-]
g

przeksztatcamy, otrzymujgc zaleznosc:

Krozp - [AGCI = [Ag*] - [CH]
Poniewaz [AgCI] jest wielkoscig statg (stanowi faze statg) iloczyn
Krozp - [AGCI] jest tez wielkoscig statg i oznaczany jest jako

iloczyn rozpuszczalnosci (K.,) soli AgCl, a wiec ostatecznie:

Kso = [Ag+] : [CI_]



Uogalniajgc iloczyn rozpuszczalnosci zwigzku M_X, wynosi:

Kso = [MPF]2 [Xa]°

Poniewaz iloczyn rozpuszczalnosci wyprowadza sie z teorii rownowag
dynamicznych reakcji odwracalnych, zatem wielkosc¢ ta dotyczy tylko
roztworow nasyconych i jest wielkoscig statg dla okreslonego
rozpuszczalnika i elektrolitu trudno rozpuszczalnego w danej
temperaturze.

Niekiedy iloczyn rozpuszczalnosci jest przedstawiany w postaci
wyktadnicze:
szo = - |Og Kso



Z rownania ogolnego:
Kso = [A+] ) [B]

wynika ze po podstawieniu duzego stezenia B- przy statej wartosci K,
musi zmalecC stezenie A*, a zatem wzrasta ilos¢ wytrgcanego osadu.

Z tego wynika, ze rozpuszczalnosc trudno rozpuszczalnych elektrolitow
ulega zmniejszeniu po wprowadzeniu do roztworu elektrolitu z jonem
wspolnym.

Ma to praktyczne zastosowanie przy przemywaniu powstatego osadu
nie np. wodg destylowanag, tylko roztworem wspdlnego jonu.

Stracanie jonu bedzie catkowite wowczas, kiedy dodamy przynajmnie;
stechiometryczng ilos¢ odczynnika strgcajgcego. W praktyce dodaje
sie nadmiar odczynnika szczegolnie wtedy, gdy wytrgcamy osady o
duzych iloczynach rozpuszczalnosci. Nadmiar odczynnika powoduje
petniejsze wytrgcenie kationu, na skutek prawa dziatania mas |
przesuniecia rownowagi reakcji w strone tworzenia osadu.



Strgcanie osadow stanowi podstawe najwczesniejszych analitycznych
metod oddzielania, wykrywania i 0znaczania pierwiastkow.

Na grupowym strgcaniu osadow, a nastepnie na rozdziale i wykrywaniu
kationdw opiera sie klasyczny schemat Freseniusa.

Inng wtasciwos¢ osadow wybiera sie w celu przeprowadzenia analizy
pojedynczych substanciji, a inng, gdy za pomocg osadu chcemy
rozdzieli¢c mieszanine kationow.

Osady strgcane z wybranym odczynnikiem w celu rozréznienia
pojedynczych jondw powinny jak najbardziej rozni¢ sie miedzy sobg
(barwa, postac). Natomiast osady stosowane w celu wydzielenia grupy
kationow powinny miec jak najnizsze iloczyny rozpuszczalnosci, bo
tylko wtedy mozna wydzieli€ te kationy w ilosciach, ktore uniemozliwig
wykrycie tych kationow w wydzielonym roztworze.



Rodzaje osadow

Osady, z jakimi mamy do czynienia w analizie mozna podzieli¢ na

dwie grupy:
« osady koloidalne
» osady krystaliczne

Osady koloidalne adsorbujg duzg powierzchnig zanieczyszczenia,
dlatego strgca sie je podwdjnie. Sg trudne do sgczenia. Czesto
dodanie elektrolitu i ogrzanie powoduje koagulacje koloidow, co utatwia
ich sgczenie.

Osady krystaliczne mogg by¢ grubo- lub drobnokrystaliczne (zalezy
od warunkow strgcania; tworzenie zarodkow krystalicznych wzrost
krysztatow). Osady grubokrystaliczne bez obcych inkluzji otrzymuje sie
poprzez mieszanie, powolne dodawanie bez znacznego nadmiaru
odczynnika strgcajgcego w wysokiej temperaturze. Zanieczyszczenia
krysztatow powstajg w wyniku procesow adsorpcji i okluzji.
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TEORIE KWASOW | ZASAD



Teoria Arrheniusa

Teoria dysocjacji elektrolitycznej Arrheniusa byta podstawg do
wyodrebnienia grup zwigzkow chemicznych zwanych kwasami i
zasadami.

Kwasami w mysil tej teorii sg substancje /czgsteczki obojetne/, ktore w
roztworze wodnym odszczepiajg jon wodorowy:

HAS HY + A

Zasadami sg substancje, ktore w roztworach wodnych odszczepiajg jon
wodorotlenowy:
BOH S B*+ OH-

a dodane do kwasow zmieniajg ich wiasciwosci.



Teoria jonowa Arrheniusa dzieki swej prostocie przez dtugie lata
spetniata podstawowa role w teorii kwasow i zasad, lecz w pewnych
przypadkach okazata niewystarczajgca do wyjasnienia niektorych
zjawisk chemicznych.

Teoria ta np. nie wyjasnia dlaczego zwigzki nie zawierajace jonu
wodorowego zachowuj3a sie w wodzie jak kwasy lub nie zawierajace
jonu wodorotlenowego jak zasady.

Teoria Arrheniusa stosuje sie tylko do roztworow wodnych, a wiele
zwigzkow okreslanych wedtug tej teorii jako kwasy lub zasady radykalnie
zmienia swoj charakter w innych rozpuszczalnikach.

Na podstawie danych eksperymentalnych uzyskanych w roztworach
wodnych i rozpuszczalnikach protonowych w 1923 r. Bronsted i Lowry
niezaleznie od siebie ogtosili teorie kwasow i zasad, ktéra petnigj
umozliwiata interpretacje wielu procesow zachodzgcych w roztworach
wodnych /dysocjacja, hydroliza/, oraz umozliwiata rozpatrywanie zjawisk
zachodzgcych w roztworach niewodnych.



Teoria Bronsteda-Lowry'ego

Wedtug tej teorii (zwanej teorig protonowg) kwasem jest substancja
zdolna oddac¢ proton (jest donorem protonu):
kwas S p + zasada

zas zasada substancja zdolna przyjmowac proton (akceptor
protonu):

zasada + p S kwas

Taki uktad sktadajgcy sie z kwasu i powstajgcej z niego przez odtgczenie
protonu zasady nosi nazwe sprzezonej pary kwasu i zasady. Kwasem
lub zasadg moze by¢ zarowno czgsteczka jak i jon (kation lub anion),

przy czym fadunek elektryczny zasady bedzie mniejszy od tadunku
sprzezonego z nig kwasu.




Przyktadowe kwasy i zasady wedtug Bronsteda:

*kwasy czgsteczkowe CH,;COOH, HCN, H,SO,, H,O

‘kwasy kationowe NH,*, [AI(H,O):]3* - uwodnione kationy metali
H,O" - jon hydroniowy
*kwasy anionowe HSO,, HCOg

-zasady czgsteczkowe NH;, CH3;NH,, H,O
«zasady kationowe (AI(OH)(H,0)s)?*, Fe(OH)(H,0):)?*
.zasady anionowe CH;COO-, CN-, HCOg, OH, I, CI

Wodorotlenek potasu i inne wodorotlenki metali nie stanowig zasad w
sensie teorii Bronsteda, zasadg jest zawarty w nich jon OH':
OH + H;0*=2H,0



Wzajemng zaleznos¢ miedzy kwasami a zasadami tworzgcymi
sprzezone pary mozna przedstawiC za pomocg rownan:

kwasy
H,O*
CH;COOH
NH,*

HSO,
(AI(H,0)e)%*
H,O

U A R A

© T T T T T

+ + + + + +

zasady

H,O

CH,COO

NH,

SO,*
(AI(H,0)sOH)?*
OH-



We wszystkich tych rownaniach wystepuje proton, ktérego przeniesienie
jest istotng cechg reakcji.
W roztworach wolne protony nie mogg samodzielnie istniec, tgczg sie
wiec z inng czgsteczka lub jonem, ktore majg charakter akceptora
protonu a wiec zasady.
Tak wiec przebiegajg jednoczesnie reakcje dwoch sprzezonych par:
kwas 1 S p + zasada 1
zasada 2 +p S kwas 2

czyli sumaryczna reakcja przebiega:
kwas 1 + zasada 2 S zasada 1 + kwas 2

np.. NH,* + H,O S NH, + H,0O*
HS + HO S HS + H,0
CH,COOH + NH, S CH,COO + NH,*



WSsrod substanciji, ktore mogg wchodzi¢ w reakcje kwas-zasada znane
sg takie, ktére mogg wykazywac wiasciwosci zarowno donorow jak i
akceptorow protonow.

Przyktadem mogg by¢ tu czgsteczki wody, ktérych zachowanie jest
zalezne od tego, czy w ich obecnosci znajdujg sie substancje o
wyraznym charakterze donorowym, czy tez o charakterze akceptorowym:

H,0* S p+H,0 H,O
H,CO, S p+HCO, HCO,

S p+ OH

S p+CO~

Substancje, ktore mogg wykazywac dwojaki charakter w stosunku do
protonow, nazywajg sie substancjami_amfiprotycznymi.

Przejawy charakteru donorowego bgdz akceptorowego wystepujg
wowczas gdy w srodowisku reakcji znajduje sie inna substancja ktora ma
wtasciwosci mocniejszego akceptora bgdz mocniejszego donora.




Teoria kwasow i zasad Lewisa

Teoria ta ma bardziej ogolny charakter niz teoria Bronsteda i znajduje
zastosowanie nie tylko w przypadku rozpuszczalnikow protonowych, ale
rowniez w przypadku rozpuszczalnikow aprotonowych.

W mysl tej teorii kwasem nazywamy: atom, czgsteczke lub jon
przyjmujaca pare elektronowa (akceptor pary elektronowej), zasadg
zas atom, czgsteczke lub jon dostarczajaca pare elektronowg (donor
pary elektronowe)).

Na przyktad:

kwas + zasada

H*  + OH S H:OH
F.B + :NH; S F;B:INH;
Ag* + 2(:NH)) S Ag(:NH,)%

W mysil tej teorii wszystkie kationy sg kwasami Lewisa, a aniony
zasadami.

Istnieje wiele innych definicji kwasow i zasad (Usanowicza, Franklina,
Persona) - wszystkie sg rozszerzeniem protonowej teorii Lowry’go-
Bronsteda.



Moc kwasow i zasad

Substancje bedgce elektrolitami (kwasy, zasady, sole) podczas
rozpuszczania w wodzie rozpadajg sie na elementy natadowane
elektrycznie, czyli ulegajg tzw. dysocjacji elektrolitycznej.

| tak kwas jest kwasem mocnym, jezeli w roztworze wodnym ulega
daleko posunietej dysocjacji, a kwasem stabym gdy tylko niewielka jego
czesc dysocjuje.

Dysocjacja w roztworach wodnych zalezy od tendencji czgsteczek kwasu
do oddawania protonoéw oraz od stezenia.

Podstawowymi pojeciami stosowanymi do okreslania mocy kwasow i
zasad jest stopien dysocjaciji | stata dysocjacii.




Solwatacja jest to proces egzotermiczny polegajgcy na przytgczaniu
do jonu lub czgsteczki substancji rozpuszczanej pewnej liczby
czgsteczek rozpuszczalnika. W przypadku, gdy rozpuszczalnikiem jest
woda proces ten nazywa sie hydratacja.

Czasteczki i jony w roztworach oddziatywujg migdzy sobg sitami typu
elektrostatycznego ( np.: jon — jon, dipol — dipol, jon — dipol, dipol - dipol
indukowany). Sity te moga byc ostabione przez wptyw state;
dielektrycznej rozpuszczalnika (€) np. sita przyciggania
elektrostatycznego jonoéw w sieci krystalicznej wyrazona jest wzorem:

elxez

8><r2

F—

gdzie e, I e, to oddziatywujgce na siebie tadunki
¢ — stata dielektryczna srodowiska
r — odlegtos¢ miedzy tadunkami

Sita ta zmniejsza sie w wodzie w porownaniu z proznig okoto 80 razy.
Wynika to z tego, ze € prézni rowna sie 1, a € wody okoto 80.
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Schemat procesu hydratacji i rozpuszczania w wodzie chlorku sodu

W czasie rozpuszczania soli wydziela sie znaczna ilos¢ energqii,
(energia hydratacji) zwigzana z utworzeniem stosunkowo silnych
wigzan koordynacyjnych pomiedzy czgsteczkami wody a jonami.
Energia hydratacji kompensuje energie niezbedng do rozerwania
sieci krystalicznej | rozsuniecia jonow rozpuszczonej substancji.



Stopien dysocjacji

Stopien dysocjaciji (o), okresla jaka czes¢ ogolnej liczby
rozpuszczonych czgsteczek elektrolitu ulegta rozpadowi na jony:

Nnx100

Qo —
N

gdzie: n - liczba czgsteczek zdysocjowanych,

N -catkowita liczba czgsteczek (poczgtkowa)



Wartosc stopnia dysocjacji jest mniejsza lub rowna jednosci, mozna jg
rowniez wyrazac w procentach. Jezeli stopien dysocjacji jest rowny lub
bliski jednosci, wtedy elektrolit jest prawie catkowicie zdysocjowany na
jony, a przewodnictwo elektryczne takiego roztworu jest znaczne.
Okazuje sie, ze catkowicie dysocjujg elektrolity mocne (a = 1) natomiast
elektrolity stabe majg a < 1. Dla elektrolitow stabych, wartosci stopnia
dysocjacji wynoszg kilka procent.

Stopien dysocjacji zalezy od:
* rodzaju elektrolitu i rodzaju rozpuszczalnika
* stezenia roztworu (rosnie w miare rozcienczania)
 temperatury (nieznacznie)
« obecnosci innych elektrolitow w roztworze



W zaleznosci od wartosci stopnia dysocjacji w 0,1 M roztworach kwasy
podzielono na trzy grupy: mocne (o > 0,3), sredniej mocy (0,05 < o <£0,3),
oraz stabe (a0 <0,05).

Przyktadowe wartosci stopnia dysocjaciji:

Kwasy 0}

HClI S H* + CI- 0,92
HNO,; S H* + NO4 0,92
H,SO, 5 2H* + SO,* 0,60
H,PO, S H* + H,PO, 0,27
CH,COOH S H* + CH,COO- 0,013
H,CO; S HY + HCOy 0,0012
Zasady: o
NaOH S Na* + OH- 0,9
Ba(OH), S Ba?* + 20H- 0,77

NH,*H,O S NH,* + OH- 0,0132



Kwasy wieloprotonowe wykazujg dysocjacje wielostopniowg i na
kazdym etapie stopnia dysocjacji wartosc jest inna np. dla H;PO,:

o
Etap 1: H,PO, S H* + H,PO, 0,27
Etap 2: H,PO, S H* + HPO,2 0,0011
Etap 3: HPO,2 5 H* + PO, 0,00001



Stata dysocijaciji

Wielkoscig, ktora dobrze charakteryzuje indywidualne wtasciwosci
czasteczek w roztworze wodnym i ktora nie zalezy od stezenia jest stata
dysocjacji.

Stata dysocjacji zgodnie z prawem dziatania mas odnosi sie do reakcji
odwracalnych | wyraza sie wzorem:

HAS H" + A

< [HIx[A]
[HA]




Stata dysocjacji w przypadku kwasow nosi nazwe statej dysocjaciji
kwasowej, zas w przypadku zasad - statej dysocjacji zasadowe;.

_[HIx[A] K, = [Me™]x[OH"]
© [HA] [MeOH]

State dysocjacji wyznaczone eksperymentalnie zmieniajg sie w
szerokich granicach, od wartosci 10-1° do 108.

Aby unikngc€ postugiwania sie potegami, czesto podaje ujemny
logarytm ze statej dysocjacji oznaczony jako: pKa lub pKb



Przyktadowe wartosci statych dysocjacji dla niektérych kwasow:

kwas Ka PK,
HF 6,3*10™ 3,2
HCI 1*10’ -7
HBr 3*10° -9,5
H,S 1,02 * 10" 7
H,SO, 1*10° -3
HNO; 25 14
H;PO, 75*107 2,12
H,SO, 1,54 * 10 1,81




Zaleznosc stopnia dysocjaciji elektrolitu od jego stezenia wyraza
prawo rozcienczen Ostwalda:

K
K.,= o°*c oraz o= |8

\ ¢

Stopien dysocjacji stabego elektrolitu jest zatem odwrotnie
proporcjonalny do pierwiastka kwadratowego stezenia molowego tego
elektrolitu | wprost proporcjonalny do pierwiastka kwadratowego jego
state] dysocjacji.

Prawo rozcienczen Oswalda stuszne jest jedynie w przypadku
roztworow elektrolitow stabych i bardzo rozcienczonych.




ROZTWORY czesc lli

DH.
WSKAZNIKI KWASOWO-
ZASADOWE.



Czysta woda jest stabym elektrolitem i tylko w niewielkim stopniu
ulega dysocjacji na kationy wodorowe | aniony wodorotlenowe:

H,0 S H* + OH-

Uwaga.:

Dla uproszczenia zapisow stosuje sie symbol H*. Nalezy jednak
pamietaC, ze w rzeczywistosci powstaje uwodniona forma tego
kationu, czyli H,O* - tzw. jon oksoniowy lub hydroniowy (a takze
H.O,*, HyO,%):

2H,0 5 H,0* + OH-



Statg dysocjacji wody mozna wyrazi¢ wzorem:
« _[H10H"]

-18-107*°
[H,0]

W zwigzku z bardzo matym stopniem dysocjacji wody (na 556
milionow czgsteczek tylko jedna ulega dysocjacji) mozna przyjac,
ze stgzenie niezdysocjowanych czgsteczek [H,O] pozostaje state |
wynosi 55,56 mol/dm3. Jesli zatem stezenie wody jest wielkoscig
statg, to mozemy przeksztatcic wzor na statg dysocjacji wody w
nastepujgcy sposob:

K-[H,0]=[H"]-[OH"]

lloczyn dwdch statych (K 1 [H,O]) przyjeto oznacza¢ symbolem K,
| nazwano iloczynem jonowym wody:

K, =[H"]-[OH7]



lloczyn jonowy wody okresla zaleznos¢ miedzy stezeniami jonow H* |
OH- zarébwno w czyste] wodzie jak i w roztworach kwaséw lub zasad.
Jest to wielkos¢ stala w danej temperaturze. Przy 22°C (blisko
temperatury pokojowej) wartos¢ K, wynosi 1-10'4, co wynika z
obliczen:

K,=K-:[H,0]=18-10"°.5556=1-10""*
K,=[H"]-[OH ]=1-10""

Wzrost temperatury powoduje zwiekszenia stopnia dysocjacji wody |
wzrost wartosci liczbowej K,,.

Ze statosci iloczynu jonowego wody wynika, ze jezeli w roztworze
wzrosnie stezenie jonow H* (na przyktad przez dodanie kwasu), to
rownoczesnie musi zmalec¢ stezenie jonow OH- tak, aby iloczyn wynosit
10-14,



W czyste] wodzie stezenia jonow wodorowych i wodorotlenowych sg
sobie réwne, poniewaz z jednej czgsteczki H,O powstaje jeden kation
H* i jeden anion OH-.

Jezeli zatem [H*]-[OH ]=1-10", to [H*]=[OH ]=+10"* =107 mol/dm®.

Jesli w jakimkolwiek roztworze [H*]1=[OH 1=10"mol /dm® to méwimy, ze ma
on odczyn obojetny.

Jezeli [H*]1>[OH™] ([H"]1>10""mol /dm®)  to odczyn roztworu jest kwasny.

Jegli [OH 1>[H"] ([OH"1>10""mol /dm>) o roztwor ma odczyn zasadowy.

Do okreslenia odczynu roztworu wystarczy znajomos¢ stezenia jondw H™ lub
jonow OH. Stezenie drugich jondw mozna zawsze obliczy¢ przeksztatcajgc
odpowiednio wzor na K, :

[OH]= R Ko

H] lub [H] = [OH ]




Przyktad:

Stezenie jonéw H* w roztworze wynosi 10-*mol/dm3. Obliczy¢ stezenie
jonow OH- i podac odczyn roztworu.

K,=[H"]-[OH ]=1-10""
10 -[OH"]=107"

10~
10~*

+ —
[H']>[OH "] ¢o oznacza ze roztwér ma odczyn kwasny.

=10 mol/dm®

[OH"]=



Wyrazanie stezen jonow wodorowych za pomocag liczb z ujemnymi
wyktadnikami potegowymi nie jest wygodne, dlatego tez postanowiono
postugiwac sie tzw. wykladnikiem stezenia jonéw wodorowych,
czyli pH. Wyktadnik wodorowy to ujemny logarytm dziesietny stezenia
jonow wodorowych:

pH =—log[H*], czyli [H*]=107""

lloczyn jonowy wody mozna zapisaC¢ dwoma sposobami:

[H']-[OH"1=1-10"" [ pH+ pOH = 14
[H']=[OH 1=10"" [ pH=pOH=7

Jezeli pH = pOH =7, to roztwor ma odczyn obojetny.
Jezeli pH < 7, to roztwor ma odczyn kwasny.

Jezeli pH > 7, to roztwor ma odczyn zasadowy.



Jezeli stezenie jonow wodorowych rosnie, to wzrasta kwasowosc
roztworu — wartosc liczbowa pH maleje.

Dziesieciokrotny wzrost stezenia jonow wodorowych powoduje
zmniejszenie pH o jedng jednostke.

W praktyce wyktadnik wodorowy przybiera wartosci o 0 do 14.

[H] | 10°|10?|10%|103|10%|10°|10°| 107 | 10®| 10°| 10%°| 10" [10*?| 1023|104

pH 0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10| 11 | 12 | 13 | 14

odczyn kwasny oboj zasadowy

pH = 0 jesli [H*] = 10° mol/dm® = 1 mol/dm3 — odpowiada to
roztworowi mocnego kwasu jednoprotonowego (np. HCI) o stezeniu
1 mol/dm3.

pH = 14 jesli [H*] = 10* mol/dm3, wtedy [OH] = 1 mol/dm® —
odpowiada to roztworowi mocnej zasady jednowodorotlenowej (np.
NaOH) o stezeniu 1 mol/dm3.



W roztworach bardziej stezonych kwasow lub zasad, wartos¢ pH moze
wykraczac poza przedstawiong skale (pH< O lub pH> 14). Nalezy
pamietac, ze w takich przypadkach, zamiast stezen powinno sie
stosowac aktywnosci jonow, a wigc oblicza¢ p_H (wyktadnik aktywnosci
jonow wodorowych):

p,H=-loga .
a . =f . -[H]
p,H=-logf, —log[H"]
a,,, - aktywnos¢ jonu wodorowego

f. - wspotczynnik aktywnosci jonu wodorowego

W zwyktych (niewymagajgcych duzej doktadnosci) obliczeniach mozna
jednak postugiwac sie stezeniem jonow H*, poniewaz wptyw
wspotczynnika aktywnosci jest niewielki i roznica miedzy p_H i pH nie
przekracza 0,1 jednostki.



Wskazniki kwasowo-zasadowe

Okreslenie pH badanego roztworu mozna wykonac¢ metodg wizualng
lub instrumentalna.

W metodzie wizualne| pH roztworu odczytuje sie na podstawie zmiany
zabarwienia odpowiedniego wskaznika kwasowo-zasadowego.

W metodzie instrumentalnej pH wyznacza sie potencjometrycznie, to
znaczy mierzy sie site elektromotoryczng ogniwa ztozonego z dwoch
elektrod: wskaznikowej (jej potencjat zalezy od stezenia jonow H* w
badanym roztworze) i porownawczej. Jest to tzw. pehametria.

Wskaznikiem (indykatorem) pH sg substancje ulegajace
przemianom lub modyfikacjom strukturalnym przy zmianie
stezenia jonow H* (H,O*) a w konsekwencji tego wykazujg zmiany
pH w pewnych okreslonych granicach. Sg to najczesciej substancje
organiczne o charakterze stabych kwaséw lub zasad, ktorych jony
majg inne zabarwienie niz czgsteczki niezdysocjowane.



Dysocjacje wskaznika o charakterze stabego kwasu mozna
przedstawi¢ rownaniem:

Hind S H* + Ind-
a jego statg dysocjacji:
_[H7]-[Ind"]
Hind [Hlnd]

Jezeli do roztworu dodamy jonow H*, to rownowaga tej reakcji
przesunie sie w lewo, w kierunku tworzenia niezdysocjowanych
czgstek HIind. Natomiast dodanie jonow OH-, ktére wigzg obecne w
roztworze jony H*, powoduje przesuniecie rownowagi reakcji w prawo,
w kierunku tworzenia jonow Ind-.

Biorgc pod uwage, ze jony wskaznika majg inng barwe niz czgsteczki
niezdysocjowane, zmiana pH roztworu wptywa na zmiane barwy
wskaznika.



Wskazniki dzielimy na:

1 e jednobarwne — tylko jedna postac wykazuje zabarwienie, np.
fenoloftaleina (postac H,Ind jest bezbarwna, a Ind?- malinowa)

1 e dwubarwne — obie postaci sg zabarwione, np. oranz metylowy
(posta¢ Hind jest czerwona, Ind- z6tta)

] e wielobarwne — np. btekit tymolowy (posta¢ H,Ind jest
czerwona, Hind- zé6tta, Ind? niebieska)



Wskazniki jednobarwne

Zakres zmiany barwy wskaznikow tego typu zalezy od catkowitego
stezenia dodanego wskaznika. Jezeli na przyktad posta¢ Hind jest
bezbarwna a Ind- zabarwiona, to pojawienie sie barwy w roztworze
wraz ze zmiang pH zaobserwujemy przy okreslonym stezeniu
postaci Ind~. Wynika to z nastepujgcych przeksztatcen:

_[H"]-[Ind"]
Hind [Hlnd]
Kyyng [HINA] = [H*]-[Ind]

Logarytmujemy obie strony rownania:

logK,,,,4 * 109 [HInd] = log[H*] + log [Ind]
Wprowadzamy forme wyktadnika pH i pK:
- pKyng T 109 [HInd] = = pH + log [Ind]



[Ind™ ]

H=pK+lo

PR = PR T S Hing)
Stezenie niezdysocjowanej formy wskaznika [HInd] mozna wyrazic¢
W postaci: [HInd] = ¢, — [Ind], gdzie c,,, to catkowite

stezenie dodanego wskaznika.

Poniewaz [Ind] jest duzo mniejsze od c, ., (Wskaznik jest stabym
elektrolitem), mozna przyjac, ze ¢,y — [INd] = C;,,4-

Ostatecznie otrzymujemy zaleznosci:
[Ind™]

CHInd

Wartos¢ pH zalezy od catkowitego stezenia dodanego wskaznika.
Jezeli c,,,, zwiekszymy dziesieciokrotnie, to zabarwienie pojawi sig
przy pH nizszym o jedng jednostke. Nalezy wiec pamietacC, aby
podczas analiz do statej objetosci badanego roztworu dodawac
zawsze tyle samo wskaznika jednobarwnego.

pH = pK+ log pPH = pK + log [Ind] — log Cpjnq



Wskazniki dwubarwne

W tym przypadku barwa roztworu zalezy od stosunku stezen dwoch
postaci wskaznika. Stosunek ten jest zwigzany ze stezeniem jonow
H*, co wynika z wzoru:

[Ind"] _ Ky
[Hind] [H']
Zmiana zabarwienia wskaznika nastepuje wtedy, gdy
i [H'1=Kyna
wowczas:
[Ind] = [HInd],

CO Ooznacza, ze potowa wskaznika ulegta dysocjacji, a roztwor ma
zabarwienie posrednie miedzy barwami formy zdysocjowanej |
niezdysocjowanej.



pH, przy ktorym stezenia obu form wskaznika sg rowne, nazywa sie
wyktadnikiem wskaznika i oznacza symbolem pK, , Mowigc
Inaczej — gdy stosunek stezen obu form wskaznika wynosi 1, wtedy
pH roztworu rowne jest wyktadnikowi statej dysocjacji wskaznika:

[Ind™]
H=pKy.,y + IO
P PRHind g[HInd]
Ind™
jezeli [Ind]=[HInd] to Ilog [[I—Tln d]] =0 a pH=pKyn

i
W roztworze wskaznika sg zawsze obecne obie jego formy —
zdysocjowana i niezdysocjowana. Roznice barw jestesmy w stanie

zobaczyc¢ dopiero wtedy, gdy zawartosc¢ jednej z postaci przekracza w
przyblizeniu 10% (jest to zwigzane z wrazliwoscig ludzkiego oka).



Wskazniki wielobarwne

Przyktadem tego typu wskaznika jest wskaznik trojbarwny - btekit
tymolowy. Zmienia on zabarwienie dwukrotnie:

w zakresie pH 1,2 — 2,8 z czerwonej na zoOfta,
w zakresie pH 8,0 — 9,6 z zottej na niebieska.

Jest to zwigzane z oddysocjowywaniem przez czgsteczke
wskaznika kolejnych jonow wodorowych:

Hoind = =~ Hind = =~ Ind?

H* H*
czerwona ZOMa niebieska




Wskazniki mieszane i fluoroscencyjne

Mieszaniny wskaznikow stosuje sie w celu uzyskania wezszego
zakresu zmiany barwy (moze on obejmowac nawet 0,2 jednostki pH).
Dzieki temu mozna uchwyciCc moment (np. punkt koncowy
miareczkowania), w ktorym roztwor ma scisle okreslong wartosc¢ pH.
Przyktadem wskaznika mieszanego jest roztwor sktadajgcy sie z
zieleni bromokrezolowej i czerwieni metylowej (w stosunku wagowym
3:2), ktory w punkcie o pH rownym 5,1 ma barwe przejSciowg szarg
(wynik zsumowania sie barw obu wskaznikow).

Uzywane sg rowniez mieszaniny wielu wskaznikobw zwane
wskaznikami _uniwersalnymi. Ich barwa zmienia si¢ w szerokim
zakresie pH, przechodzgc kolejno przez rézne kolory.

Wskazniki fluoroscencyjne (np. fluoresceina) majg zastosowanie przy
oznaczaniu odczynu roztworow metnych lub zabarwionych. Zmiana
pH powoduje w ich przypadku zmiane odcienia fluorescencii
wystepujgcej pod wptywem promieni UV.




Papierki wskaznikowe

Wskazniki kwasowo-zasadowe mogg by¢ stosowane w postaci
roztwordow lub papierkéw wskaznikowych. Sg to paski bibuty nasycone
roztworami wskaznikow i wysuszone. Aby okreslic pH badanego
roztworu, zwilza sie nim papierek i porownuje powstate zabarwienie z
dotaczong skalg barw.

Papierki mogg by¢ nasgczone pojedynczymi wskaznikami np.
lakmusem, fioletem metylowym (przy ich pomocy mozna okreslac¢ pH
roztworow w waskich granicach) lub mieszaning wskaznikow - tzw.
papierki uniwersalne (zmieniajg barwy w szerokim zakresie pH).

Do doktadniejszych oznacken pH stuzg specjalne papierki
wskaznikowe, ktore nie obejmujg catego zakresu pH, tylko jego waski
przedziat (np. od 1,0 do 2,8). Pole wskaznikowe znajduje sie na
srodku takiego papierka i jest z dwoch stron otoczone barwnymi
paskami odpowiadajgcymi zabarwieniom plamy przy okreslonych
wartosciach pH, roznigcych sie o 0,2 lub 0,3 jednostki.



ROZTWORY cze$é IV

ROZTWORY BUFOROWE



Roztwory buforowe sg to roztwory, ktére nie zmieniajg wyraznie
wartosci pH mimo wprowadzenia do nich niewielkich ilosci mocnych
zasad lub kwasow, a takze wskutek rozcienczania woda.

Sg to zatem roztwory utrzymujgce pH na okreslonym statym
poziomie i przeciwdziatajgce jego zmianom.

Roztwory buforowe znajdujg zastosowanie w reakcjach wymagajgcych
okreslonego i statego pH zaréwno w chemii i biochemii jak i biologii |
medycynie. Roztwory buforowe odgrywajg bardzo wazng role w
funkcjonowaniu organizmdw zywych, poniewaz utrzymanie statego pH
jest istotne z punktu widzenia fizjologii kazdego organizmu (np.: krew,
slina, ptyn mézgowo-rdzeniowy itp.)



Roztwory buforowe sg to mieszaniny:
- stabych kwaséw i ich soli z mocnymi zasadami lub
- stabych zasad i ich soli z mocnymi kwasami lub

- dwoch soli kwasu wieloprotonowego

Przyktadami roztworow buforowych sg :

a) bufor octanowy - CH,COOH / CH,COONa
b) bufor amonowy - I\IIH3-HZO/NH4CI

c) bufor fosforanowy - NaH,PO,/Na,HPO,

d) bufor weglanowy - H,CO,/NaHCO,



Dziatanie buforujace tych roztworow polega na wigzaniu przez
skfadniki wprowadzanych do roztworu jonow H.O" lub OH-.

Dziatanie buforu octanowego po dodaniu zasady przedstawia reakcja:
CH,COOH + OH- S CH,COO" + H,O

a po dodaniu kwasu:

CH,COO + H,0* S CH,COOH + H,O

A wiec

1) kwas octowy petni role donora protonow i wigzgc jony OH- chroni
przed zmiang pH podczas dodawania zasady,

2) jon octanowy (pochodzgcy z dysocjacji CH,COONa), bedacy wg
teorii Bronsteda zasada, jest akceptorem protondw przez co wigze
jony H;O* z dodawanego kwasu, tworzgc stabo zdysocjowany kwas
octowy.



Analogicznie dziatanie buforu fosforanowego po dodaniu zasady
przedstawia reakcja:

H,PO, + OH S HPO,> + H,O
a po dodaniu kwasu:

HPO,> + H,0* S H,PO, + H,0

Oba sktadniki buforu biorg utiziat w reakcjach likwidowania jonéw H*
badz OH-.
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Wyprowadzenie wzoru na pH roztworu buforoweqo

(staby kwasu i jego sol)
HA S HY + A

Stata dysocjacji kwasu wyraza sie wzorem:
[H*]- [A]
K, =

[HA]
i
Obecnosc¢ dobrze dysocjowanej soli cofa dysocjacje kwasu, stezenie
kwasu [HA] bedzie sie wowczas praktycznie rownato catkowitemu

stezeniu kwasu c,, a stezenie jonow stabego kwasu [A7] catkowitemu
stezeniu soli c.



a wiec
K¢ =
oraz [HT] = K,
poniewaz pH =
i
wiec pH =
a po logarytmowaniu pH =




W mysl teorii Bronsteda do obliczania pH roztworéw buforowych
obydwu omowionych typow wystarcza jeden wspolny wzor :

Poniewaz w obu przypadkach mamy do czynienia ze sprzezonym
uktadem kwas-zasada. '

Sg to podstawowe wzory opisujgce stan rownowagi kwasowo-zasadowe]
w roztworach buforowych.

Najwieksza zdolnos¢ utrzymywania statego pH przy dodawaniu
niewielkich ilosci kwasow lub zasad wykazujg roztwory buforowe w
ograniczonym zakresie stosunkow stezen c,/c, lub c./c..



Z wzorow wynika, ze rozcienczanie roztworu buforowego wodg nie
wptywa na wartosc jego pH, tzn. jesli roztwor taki zostanie rozcienczony
10-krotnie, to jednoczesnie zmniejszy sie 10-krotnie zarowno stezenie
kwasu jak | zasady.

Niezmienione pH buforu jest zachowane tylko do pewnej scisle
okreslonej ilosci dodanego kwasu lub zasady, po przekroczeniu ktore;
pH buforu zmienia sie gwattownie co jest wyrazem utraty zdolnosci
buforujgcych przez roztwor.

Zdolnos¢ buforowania roztworu moze byc okreslona za pomoca
wielkosci zwanej pojemnoscig buforowgq i oznaczanej symbolem 3.



Pojemnos¢ buforowa (B) jest to liczba moli mocnej zasady lub
mocnego kwasu, ktéra dodana do 1 dm? roztworu buforowego
spowoduje zmiane pH o jedng jednostke.

liczba moli mocnej zasady lub kwasu Ac

Zmiana W'T\rtoéci pH ApH

Pojemnos¢ mieszaniny buforowej wzrasta wraz ze stezeniem je;
sktadnikdw a maleje wraz z rozcienczeniem.



ROZTWORY cze$é V

HYDROLIZA



Reakcjom hydrolizy ulegaja:

*sole stabych kwasow i mocnych zasad (np. CH,COONa, NaCN) - odczyn
zasadowy

sole mocnych kwaséw i stabych zasad (np. NH,Cl) - odczyn kwasowy

*sole stabych kwasow i stabych zasad (np. HCOONH,) - odczyn moze byc¢
obojetny, kwasowy lub zasadowy, zaleznie od wartosci statych dysocjacji
odpowiednich kwasow i zasad

Reakcje hydrolizy, czyli rozktadu soli stabych kwasow i stabych zasad pod
wptywem wody, w mys| teoru Bronsteda sg reakcjami protolizy, w ktorych
biorg udziat kwasy i zasady, przy czym mogg nimi byC zarowno czgsteczki
obojetne, jak i jony z tadunkiem ujemnym lub dodatnim.

Kationy stabych zasad i aniony stabych kwasow sg kationowymi kwasami
oraz anionowymi zasadami sprzezonymi z odpowiednimi zasadami lub
kwasami.



W przypadku chlorku amonu (NH,CI) wlasciwosci kwasowe powstajgcego
wodnego roztworu mozna wyjasniC za pomocg nastepujgcych rownan:

kw, + zas, S zas; + kw,
HB* + H,O S B + H,0"

np. NH,* + HO 5 NH, + H,O* (odczyn kwasny)

Analogicznie wtasciwosci zjasadowe wodnego roztworu octanu sodu
(CH;COONa) mozna wyjasnic za pomocg nastepujgcych rownan:

zas, + kw, 5 kw,; + zas
A + HO S HA + OH

np. CH,COO + H,O0 5 CH,COOH + OH- (odczyn zasadowy)



Stata protolizy (hydrolizy) soli stabego kwasu i mocnej zasady rowna sie
stosunkowi iloczynu jonowego wody (K,) do statej dysocjacji stabego
kwasu (K,).

Jest to wartosc stata w danej temperaturze | charakterystyczna dla danej
soli. Znajgc wartosc statej protolizy soli w okreslonej temperaturze mozna
wyliczyC stezenie jonow wodorowych w roztworze.



Podobny wzér statej hydrolizy mozna wyprowadzic dla soli stabej zasady |
mocnego kwasu:

Stata hydrolizy jest tym wieksza, im mnie|jsze sa wartosci statych KZ
i KK .awiec im stabsza jest odpowiednio zasada i kwas.




Stopniem protolizy (hydrolizy) nazywamy stosunek liczby czgsteczek, ktore
ulegty hydrolizie do poczatkowej liczby czasteczek. Jest to utamek
catkowitej ilosci soli, ktéra ulegta tzw. hydrolizie.

B,=c,/c,

gdzie c, - liczba czgsteczek (moli) zhydrolizowanych

Cc - liczba czgsteczek (moli) wprowadzonych pierwotnie do
roztworu. i

Stopien hydrolizy a wylicza sie ze statej hydrolizy.



