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1. Wprowadzenie

W drugiej potowie XIX wieku szwedzki chemik Svante August Arrhenius doswiadczalnie udowodnit,
ze substancje chemiczne takie jak kwasy, zasady czy sole mozna praktycznie podzieli¢ na dwie grupy.
Do grupy | zaliczyt te zwigzki, ktérych wodne roztwory przewodzg prad elektryczny, a do grupy Il te,
ktére w tych samych warunkach praktycznie nie przewodzg pradu. Substancje nalezgce do grupy |
zostaty przez Arrheniusa nazwane elektrolitami, a substancje grupy |l nieelektrolitami. Arrhenius
uwazat, ze za przewodzenie pradu elektrycznego przez roztwory wodne elektrolitdw odpowiadajg
obecne w nich czgstki obdarzone tadunkami i zdolne do przenoszenia tadunkéw elektrycznych.

Teorie Arrheniusa mozna ujgé w postaci czterech podstawowych zatozen:

Elektrolity podczas rozpuszczania w wodzie ulegajg tzw. dysocjacji elektrolitycznej, czyli
ulegajg rozpadowi na elementy (jony) natadowane elektrycznie. Jony natadowane dodatnio
nazywa sie kationami, a ujemne anionami.

Po procesie dysocjacji elektrolitycznej suma tadunkéw elektrycznych kationdw i anionéw jest
zawsze rowna zeru.

Nieelektrolity tzn. substancje, ktére w roztworach i w stanie stopionym nie przewodzg pradu
elektrycznego, nie ulegajg dysocjacji elektrolityczne;.

Wiasciwosci chemiczne jondw rézinig sie zupetnie od wifasnosci obojetnych atomoéw
i czgsteczek.

Elektrolity mozna podzieli¢ na dwie podstawowe grupy:

>

elektrolity mocne — zwigzki, ktére w roztworach wodnych sg catkowicie zdysocjowane, czyli
wystepujg w postaci jondw. Do grupy tej zalicza sie:

- prawie wszystkie sole (np.: KNO3, CaCl,, Na;PO,, NH,Br),

- czes¢ kwasow nieorganicznych (HCIl, HNO3, HCIO,, H,SO,4, HBr, Hl),

- wodorotlenki litowcéw i niektére wodorotlenki berylowcéw (np.: NaOH, Ba(OH),);

elektrolity stabe — zwigzki, ktére w roztworach wodnych tylko czesciowo ulegajg dysocjacji na
jony. Taki roztwér, oprdcz jondw zawsze zawiera czgsteczki niezdysocjowane. Do grupy tej
naleza:

- cze$¢ kwaséw nieorganicznych (H,SOs;, H,CO3, H,S, HCN, HNO,, HN3);

- cze$¢ zasad nieorganicznych jak i organicznych (np. NHs, CH3NH,, (CH3),NH);

- niektore kwasy organiczne (np. HCOOH, CH3COOH, CgHsCOOH)

Dla kazdego elektrolitu mozna wyznaczy¢ stopien dysocjacji O, ktory w sposéb ilosciowy pokazuje
jaka czes¢ danego elektrolitu ulega rozpadowi na jony. W zaleznosci od ich mocy wartos¢ stopnia
dysocjacji moze zawierac sie w przedziatach:

30% < (L <100% - dla elektrolitdw mocnych,
0% < 0L <5% - dla elektrolitow stabych.

Nalezy tez pamieta¢, ze stopien dysocjacji elektrolitu zalezy m. in. od:

rodzaju elektrolitu,



e polarnosci rozpuszczalnika, np. stopien dysocjacji soli jest wiekszy w wodzie niz alkoholu lub
acetonie,

e stezenia elektrolitu - stopien dysocjacji wzrasta wraz z rozcienczeniem,

e temperatury.

1.1. Pojecie pH

pH jest bardzo waznym pojeciem chemicznym, dlatego ponizej w krétki sposéb zostanie ono
zdefiniowane.
Skala pH oparta jest na stezeniu jonéw hydroniowych [H;0*] w roztworach wodnych. Tradycyjnie pH
definiuje sie jako:

pH = -logyo[H30"] (0)

czyli ujemny logarytm dziesietny ze stezenia jondw hydroniowych (oksoniowych). Stezenie to
najczesciej wyraza sie w molach na decymetr szeécienny mol/dm® i podawane jest w nawiasach
kwadratowych.

Aby zrozumie¢ jak funkcjonuje skala pH i jak jg stosowa¢ warto na poczatku przeanalizowa¢ zjawisko
dysocjacji czystej wody (H,0), ktéra ulega samorzutnej autodysocjacji, w wyniku ktérej powstajg jony
hydroniowe H;0" i wodorotlenowe OH™ wedtug ponizszego réwnania:

2H,0 2 H,0"+ OH™ (1)

Strzatka dwustronna = w powyzszym réwnaniu wskazuje na to, ze w roztworze ustala sie stan
rownowagi i reakcja jest odwracalna. Woda jest jednak stabym elektrolitem dlatego tez rownowaga
reakcja dysocjacji jest przesunieta w lewo, czyli w strone wody niezdysocjowanej. Same stezenia
powstajacych jondw H;0" jak i OH™ w czystej wodzie w temp. 25°C sg sobie réwne ([H;0"]=[OH]) i
wynosza 10”7 mol/l. Jest to wyjaénienie faktu, ze pH czystej wody wynosi 7 i ma odczyn obojetny. W
roztworach o pH<7 stezenie jondw H;O" jest wieksze od stezenia jondw OH™ ([H;0']>[OH7]), stad
takie roztwory majg odczyn kwasowy, natomiast w roztworach o pH>7 wieksze jest stezenie jondéw
wodorotlenowych ([H;0"]<[OH]) i majg odczyn zasadowy. Zatem w zakresie od 0 do 7 méwimy o pH
kwasowym, natomiast od 7 do 14 zasadowym.

Wtasciwosci  kwasowo-zasadowe substancji nieorganicznych mogg by¢ okresSlone metodami
fizycznymi, przy zastosowaniu m.in. papierka uniwersalnego, roztworédw wskaznikow pH oraz pH-
metru, ale tez za pomocg obliczel teoretycznych. Oba sposoby zostang wykorzystane w trakcie
wykonywanych doswiadczen opisanych w instrukcji ¢wiczenia.

1.2. Wskazniki pH (Indykatory)

Wykrywanie kwasow i zasad opiera sie zwykle na ich zdolnosci wywotywania zmiany zabarwienia
substancji zwanych wskaznikami pH. Najczesciej sg to substancje organiczne, ktére zmieniajg barwe
w réznych zakresach wartosci pH roztworu w poblizu tzw. punktu roéwnowaznikowego
miareczkowania. Substancje te mogg by¢ stosowane samodzielnie, lub tez z obojetnym barwnikiem,
ktory petni jedynie role wzmacniacza intensywnosci koloru witasciwego wskaznika. Woéwczas takie
roztwory nazywamy wskaznikami mieszanymi. Okreslanie pH przy uzyciu wskaznikow nie pozwala
jednak dokfadnie okresli¢ wartos¢ pH badanego roztworu, jedynie przedziat, w ktdrym dana wartos¢
sie znajduje. Nalezy réwniez pamietac, ze na zabarwienie wskaznikéw wptywa temperatura, a takze
obecnos$é w roztworze soli obojetnych, rozpuszczalnikéw organicznych i czastek koloidalnych.
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Bardziej doktadnych odczytéw pH moze dostarczy¢ nam badanie przy uzyciu papierka
wskaznikowego. Najczesciej jest to kawatek bibuty nasgczonej odpowiednig substancjg chemiczng,
tak zwanym indykatorem. W zaleznosci od uzytego indykatora papierek wskaznikowy moze by¢
wykorzystywany do okreslenia pH w zakresie catej skali, czyli od 0 do 14 i jest okreslany wéwczas
mianem papierka uniwersalnego. Moze by¢ rowniez nasgczony indykatorem, ktéry wskazuje zmiany
barwy tylko w waskim zakresie pH (lakmusowy, kongo). W zaleznosci od stezenia jondw oksoniowych
H;O", papierek uniwersalny przyjmuje odpowiednig barwe, ktérg poréwnuje sie z zataczong do
wskaznikdw paletg barw.

Skala pH
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Rys. 1 Skala barw papierka uniwersalnego w roztworach kwasowych, obojetnych i zasadowych.

W zaleznosci od rodzaju miareczkowania, rozréznia sie wskazniki:

1) alkacymetryczne - stabe kwasy lub zasady organiczne, tworzace z czasteczkg wody sprzezong
pare kwas-zasada, przy czym posta¢ kwasowa ma inne zabarwienie anizeli postaé¢ zasadowa.
Do tej grupy zaliczamy:

- oranz metylowy - w temperaturze pokojowej jest to krystaliczne ciato state o barwie
pomaranczowej. Jako wskaznik pH stosuje sie go w formie wodnego roztworu, ktéry
zmienia zabarwienie w zakresie pH 3,1-4,4. W Srodowisku kwasowym przyjmuje on barwe
czerwong, w obojetnym, stabo kwasowym i stabo zasadowym ma barwe pomaranczows, z
kolei w srodowisku zasadowym barwi roztwoér na kolor 26tty.
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- btekit bromotymolowy - organiczny zwigzek chemiczny, nazwa zwyczajowa

dibromotymolosulfoftaleiny. Jest to czerwony proszek, rozpuszczalny w alkoholu
etylowym, stabo rozpuszczalny w wodzie, ktéry przybiera w srodowisku kwasowym barwe
20ttg, w zasadowym btekitng, a w sSrodowisku obojetnym zielong. Zakres zmiany barwy pH
6,2-7,6.

| Wzor
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- fenoloftaleina - w stanie czystym jest to bezbarwna substancja krystaliczna,

nierozpuszczalna w wodzie, za to dobrze rozpuszczalna w alkoholach. W laboratoriach
spotykana jest gtéwnie jako ok. 1% bezbarwny roztwér w etanolu. Zmienia forme z
bezbarwnej w srodowisku kwasowym lub obojetnym na malinowoczerwong w srodowisku
zasadowym. Przy skrajnych wartosciach pH zachodzg dodatkowe zmiany barwy: w
roztworach silnie kwsowych (pH<0) fenoloftaleina przybiera kolor pomararnczowy wskutek
przejscia w forme karbokationu trytylowego, natomiast w $rodowisku silnie zasadowym
(pH>12) staje sie bezbarwna.
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- czerwien metylowa - organiczny zwigzek chemiczny, barwnik azowy. W temperaturze
pokojowe] jest to ciemnoczerwone, krystaliczne ciato state. Jako alkoholowy roztwér
zmienia barwe od ciemnoczerwonej do jasnozottej w zakresie pH od 4,2 do 6,3.
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- z6fcien alizarynowa - stosowana zwykle w postaci 0,1% roztworu alkoholowego i zmienia
barwe z niebieskiej na zielong w zakresie pH 10,0-12,0.

Wzér
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- karmin idygo — jest to niebieski barwnik syntetyczny bedacy sulfonowg pochodng indyga i
zarazem jeden z nielicznych barwnikéw dopuszczonych do barwienia Srodkéw spozywczych.
Zmienia barwe z niebieskiej na zielong w zakresie pH 10,0-12,0.

2) kompleksometryczne - substancje organiczne, tworzgce barwne kompleksy z oznaczanym
metalem. Przyktady: czeri eriochromowa T, mureksyd, fiolet pirokatechinowy.

3) redoks — substancje organiczne, tworzgce sprzezone uktady redoks, przy czym postac
utleniona wskaznikdéw ma inng barwe anizeli postaé zredukowana. Do tej grupy zaliczamy:

- btekit metylenowy - w temperaturze pokojowej jest to bezwonny, ciemnozielony proszek,
ktorego wodny roztwdr ma zabarwienie niebieskie. W roztworach mocno kwasowych barwi
sie na zielono, w lekko kwasowych, obojetnych i zasadowych przyjmuje barwe od btekitnej
do granatowej.

4) wskazniki adsorpcyjne — substancje organiczne o charakterze kwasowym (np. fluoresceina)
lub zasadowym (m.in. rodaminy). Ulegajg adsorpcji bgdZz desorpcji na powierzchni osadu, co
manifestuje sie zmiang barwy. Stosowane podczas strgcania osadow w analizie stragceniowe;j.

5) wskazniki promieniotwdrcze - izotopy pierwiastkdw promieniotwdrczych zastepujgce
pierwiastki niepromieniotwdrcze w ich zwigzkach.

Nalezy zaznaczy¢, ze opisane powyzej metody nie dajg nam doktadnych wartosci pH. Najbardziej
zblizone wartosci pH mozna uzyskaé stosujgc pH-metry.
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2. Elektrolity
2.1. Elektrolity mocne.

Do elektrolitdbw mocnych zaliczane s z reguty substancje posiadajgce w stanie statym budowe
jonowsg, czyli mocne kwasy, mocne zasady i wiekszo$¢ soli oraz substancje posiadajgce wigzania
atomowe spolaryzowane. Substancje te podczas rozpuszczania w polarnym rozpuszczalniku
przechodzg do roztworu w postaci jondéw, czyli ulegajg dysocjacji. Zatem mocne elektrolity w
roztworach sg catkowicie lub prawie catkowicie zdysocjowane niezaleznie od stezenia. Dla kwaséw
jednoprotonowych tj. HCl, HNO; stezenie jonéw hydroniowych [H;0°] brane do obliczef pH wynosi
tyle samo co stezenie poczgtkowe elektrolitu. W przypadku mocnych zasad jednowodorotlenowych
stezenie wyj$ciowe zasady jest wowczas réwne stezeniu jondw OH”, nie za$ H;0". Jednym ze
sposobéw obliczenia pH takiego roztworu jest wyliczenie stezenia jonéw [H;0'] ze wzoru (2), a
nastepnie obliczenie pH ze wzoru (0).

[H;0][OH] = 10 =K, (2)
pH + pOH = 14 (3)
2.2. Elektrolity stabe

Proces dysocjacji w wodnych roztworach elektrolitéw stabych zachodzi tylko w pewnym stopniu
i w okreslonej temperaturze ustala sie stan réwnowagi pomiedzy ich forma zdysocjowang
a niezdysocjowana.

Staby kwas jednoprotonowy typu HA (np. CH;COOH) w roztworze wodnym ulega dysocjacji
elektrolitycznej zgodnie z ponizszym schematem:

HA + H,0 = H0' + A (4)

Stata opisujgca ten proces rownowagowy jest ona wyrazona wzorem (5):

_[H0'T[A]

K [HA] )

gdzie [H;0"] i [A7] sg to stezenia molowe jonéw w roztworze, natomiast [HA] jest to stezenie
niezdysocjowanej czesci elektrolitu. Stata rownowagi reakcji dysocjacji elektrolitycznej nosi nazwe
statej dysocjacji i jej wartosé nie zalezy od stezenia elektrolitu, ani od stezenia jondw.

Zrédtem jonéw hydroniowych w wodnym roztworze jest staby kwas oraz woda. Jednak stezenie
jonéw H;0" pochodzace z dysocjacji kwasu jest najczesciej wieksze od stezenia H;0" pochodzacych z
wody, poniewaz dysocjacja mocniejszego elektrolitu jakim jest kwas hamuje dysocjacje elektrolitu
stabszego, czyli w tym przypadku wody. Dlatego tez w obliczeniach stezenie [H;0"] pochodzacych od
wody mozna poming¢. Analizujgc dalej réwnanie reakcji dysocjacji elektrolitycznej (4) widzimy, ze
stezenie jonéw hydroniowych jest rowne [A7], natomiast stezenie niezdysocjowanej czesci kwasu
[HA] jest réwne catkowitemu stezeniu kwasu ¢y, pomniejszonemu o cze$¢, ktéra ulegta dysocjacji,
czyli o stezenie [A7] (lub analogicznie [H30"]). Réwnanie (5) mozna wiec zapisa¢ w postaci:

[H.0'T

= (6)
“ Cuy -[H07]



Z powyzszego rownania wylicza sie stezenie jonédw hydroniowych [H;0"], a nastepnie korzystajac z
wzoru (0) wylicza sie wartos¢ pH.

Analogiczne rozumowanie mozna przeprowadzi¢ dla roztworéw stabych zasad (np. NHs,,). Do
obliczen stosuje sie podobne zatozenia, w wyniku ktérych wzor na statg dysocjacji ma postac:
[OHT

Kas = 73 (7)
Czas _[OH ]

Z réwnania tego wyliczy¢ mozna stezenie jondéw [OH], natomiast stezenie jonéw hydroniowych lub
pH obliczamy positkujac sie wzorami (2) lub (3).

2.3. Roztwory buforowe

Roztwory buforowe sg to roztwory, ktére nieznacznie zmieniajg swoje pH po dodaniu niewielkich
ilosci mocnych kwaséw i zasad, zas dodatkowe rozcienczenie roztworu nie wywotuje praktycznie
zadnych zmian pH.
Roztwory buforowe sg zazwyczaj mieszaninami zawierajagcymi dwa elektrolity np.:

- staby kwas i sél tego kwasu i mocnej zasady, np. CH;COOH i CH;COONa — bufor octanowy

- staba zasada i sdl tej zasady i mocnego kwasu, np. NH,OH i NH,Cl — bufor amonowy,

- dwie sole kwasu wieloprotonowego, np. Na,HPO, i NaH,PO, — bufor fosforanowy.

W zaleznosci od rodzaju elektrolitéw, z ktdorych sktada sie uktad buforujgcy mozemy wyréznié
nastepujace bufory, ktére charakteryzujg sie réznymi zakresami buforowania:

e octanowy — CH;COOH i CH;COONa w zakresie pH od 3,5 do 6;
o fosforanowy — NaH,PO, i Na,HPO, w zakresie pH od 5,5 do §;
e boranowy — H3BO3 i Na,B,0; w zakresie pH od 7 do 9;

e amonowy — NH,OH i NH,Cl w zakresie od 8 do 11;

Aby zrozumieé zasade dziatania roztworu buforowego zastanéwmy sie teraz, w jaki sposob bufor
octanowy zachowuje sie po dodaniu mocnego kwasu i mocnej zasady.

|. Dodatek mocnego kwasu, np. HCI

Dodatek mocnego kwasu sprawi, ze w uktadzie zajdzie reakcja opisana réwnaniem (8). W tym
przypadku mocny kwas HCl reaguje z solg stabego kwasu i mocnej zasady CH;COONa wypierajac z
niej staby kwas.

CH;COONa + HCI = CH;COOH + NaCl (8)

W wyniku tej reakcji maleje stezenie soli CH;COONa, jednakze nie wptynie to znaczaco na zmiane pH
finalnego roztworu.

Il. Dodatek mocnej zasady, np. NaOH

Dla odmiany dodatek mocnej zasady zapoczatkuje reakcje, w wyniku ktérej staby kwas przejdzie w
sol stabego kwasu i mocnej zasady. Caty proces przedstawia ponizsza reakcja:

CH;COOH + NaOH = CH,COONa + H,0  (9)



Z réwnania reakcji wynika, ze dodany wodorotlenek zostaje zobojetniony przez obecny w roztworze
staby kwas CH3;COOH, ktérego ilos¢ ulega zmniejszeniu, a w uktadzie pojawia adekwatna ilo$¢ soli
octanu sodu CH;COONa.

W celu obliczenia wartosci pH roztworu buforowego nalezy skorzysta¢ ze wzoru na statg rownowagi
tego sktadnika buforu, ktéry bezposrednio wptywa na stezenie jonéw H;O" lub OH™. W przypadku
buforu kwasowego wzér ten ma postac réwnania (5) gdzie [HA] oznacza stezenie kwasu [CHOOH], a
[A'] stezeniu jonéw [CH;COO7]. Staby kwas obecny w buforze, ulega dysocjacji jedynie w niewielkim
stopniu, dlatego tez mozemy zatozy¢, ze catkowite stezenie jondw A™ jest réwne stezeniu jondw
pochodzacych z dysocjacji soli, a co za tym idzie — wyjsciowemu stezeniu soli, ktéra ulega catkowitej
dysocjacji.
[A7] = [CH3COO] = Cyo (10)

Dodatkowo mozemy zatozy¢, ze skoro dysocjacja stabego kwasu jest znikoma to stezenie kwasu
CH3;COOH po dysocjacji jest w przyblizeniu rowne jego catkowitemu stezeniu.

[HA] = [CH3;COOH] = Cyy (11)

Po podstawieniu rownan (10) i (11) do réwnania na statg dysocjacji (5) otrzymamy:

_ [H30+]'C

ka soli (12)

Crw

Mozemy wiec wyliczy¢ stezenie jondw hydroniowych z réwnania

[H,0°]= o Cuor (13)

soli

W przypadku, gdy mamy do czynienia z buforem zasadowym, réwnanie na stezenie jondéw
wodorotlenowych przybiera postac:

[OH]= Ka= G

Zas (14)

soli

Wodwczas stezenie jondw hydroniowych lub pH obliczamy positkujac sie wzorami (1) lub (2).

Nalezy jednak pamietaé, ze aby nie doszto do znaczacej zmiany pH roztworu buforowego podczas
dodawania mocnego kwasu badz zasady, stezenie dodanego elektrolitu nie moze przekraczac
molowych stezen skfadnikow roztworu buforowego. Opisuje to wielko$¢ zwana pojemnosciag
buforowg (j3), ktdra jest definiowana jako ilos¢ moli mocnej zasady lub mocnego kwasu, ktéra musi
by¢ dodana do 1 dm? roztworu, aby spowodowa¢ zmiane pH o jednostke. Pojemnosé buforowa jest
zalezna od statej rownowagi gtdwnej reakcji buforowej i jest wielkoscig charakterystyczng dla danego
buforu.



3. Zagadnienia teoretyczne do samodzielnego opracowania
3.1 Rola roztwordéw buforowych w procesach biochemicznych zachodzacych w organizmach zywych
3.2 Krew jako bufor
3.3 Opisz bufor krzemianowy, glinowy, zelazowy, boranowy, bufor wymiany jonowej
3.4 Teoria kwasow i zasad Bronsteda
3.5 Indeks buforu

3.6 Dysocjacja wodnych roztworéw mocnych elektrolitdw - oméw na przyktadzie dowolnego
elektrolitu.

3.7 Dysocjacja wodnych roztworéw stabych elektrolitow - oméw na przyktadzie dowolnego
elektrolitu.

3.8 Co to jest pojemnos$¢ buforowa — omow na przyktadzie.

3.9 Jakie znane s3 rodzaje papierkow wskaznikowych, w jakim zakresie mozna je stosowac i jak
dziatajg?

3.10 Bufory a osocze krwi.



Cwiczenie 5 - Instrukcje laboratoryjne

Roztwory substancji, ktéorymi pH bedziemy bada¢, sg roztworami rozcieiczonymi. Dlatego tez, aby
uzyskac prawidtowe wyniki nalezy stosowad czyste naczynia, ktére muszg byé myte i ptukane woda
destylowang po kazdym pomiarze. W przeciwnym razie badane roztwory mogg fatwo ulec
zanieczyszczeniu, co znaczgco wptynie na wartosé pH.

Doswiadczenie 1:

Celem tej czesci ¢wiczen jest wyznaczenie pH poszczegdlnych roztwordw przy uzyciu papierka
uniwersalnego, roztwordw wskaznikéw oraz pH-metru:

Odczynniki: Woda destylowana, roztwory wodne wskaznikéw:
- btekit bromotymolowy

- lakmus

- oranz metylowy

- fenoloftaleina

- czerwien metylowa

Aparatura: Zestaw 10 probdwek, 2 zlewki, bagietka szklana, papierek uniwersalny, pH-metr
Wykonanie doswiadczenia:

1. Przygotuj i podpisz 7 czystych probéwek. Do kazdej z nich wprowadz wodne roztwory substancji
przeznaczonych do analizy wskazanych przez prowadzgcego ¢wiczenia. Nastepnie sprawdz pH
kazdego z tych roztwordw przy uzyciu papierka uniwersalnego. W tym celu zanurz szklang bagietke w
analizowanym roztworze i nanies krople roztworu na papierek uniwersalny. Zapisz barwe papierka i
oszacuj pH badanego roztworu poréwnujgc barwe papierka ze skalg. Zapisz obserwacje w tabeli nr 1
podanej w arkuszu sprawozdania.

2. Okresl pH badanych roztwordéw przy uzyciu wczesniej wspomnianych wskaznikéw. W tym celu do
czystych siedmiu probdwek przenies ok 2 ml pierwszego badanego roztworu i dodaj okoto 10 kropel
kazdego z podanych wskaznikéw. Delikatnie wstrzasnij probéwkami i zanotuj barwy w tabeli nr 1.
Nastepnie zlej wszystkie roztwory do pojemnikéw z ptynnymi odpadami chemicznymi, umyj
probowki, optucz wodga destylowang, a nastepnie przenies ok. 2 ml kolejnego roztworu i dodaj po
kilka kropli wszystkich wskaznikdw. Czynnos¢ powtérz dla wszystkich roztworéw przeznaczonych do
analizy zapisujgc wyniki doswiadczenia w tabeli nr 1.

3. Teraz wyznacz pH dla analizowanych roztworéw za pomocg pH-metru. W tym celu przed kazdym
pomiarem doktadnie optucz elektrode pH metru wodg destylowang i wytrzyj ja za pomocga czystej
bibutki. Nastepnie zanurz suchg elektrode w badanym roztworze i zapisz wynik odczytany z
przyrzadu. Po dokonanym pomiarze ponownie optucz bardzo doktadnie elektrode pH metru. Zapisz
obserwacje w tabeli nr 1, podanej w arkuszu sprawozdania.

Opracowanie czesci pierwszej ¢wiczenia powinno zawierac:
v’ uzupetniona tabele nr 1,

v’ wnioski dotyczace zalet i wad stosowanych metod okre$lenia pH roztworéw
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Doswiadczenie 2:

Ta cze$é ¢wiczenia dotyczy wyznaczenia pH samodzielnie przygotowanego roztworu buforowego o
zatozonym pH, a nastepnie sprawdzenie jak wptynie na pH tego buforu dodanie roztworu kwasu,
zasady czy jego rozciericzenie. W tym celu kazda grupa sporzadzi jeden konkretny roztwdr buforowy
o okreslonym pH wskazanym przez prowadzgcego ¢wiczenia (tabelka ponizej).

Odczynniki: Woda destylowana, 0,1 M HCI, 0,1 M NaOH, 0,2 M CH;COONa, 0,2M CH3;COOH, 0,2 M
NHsag, 0,2 M NH,CI

Aparatura: 3 zlewki, cylinder miarowy 50 ml, bagietka szklana, papierek uniwersalny, pH-metr
Wykonanie doswiadczenia:

W oparciu o ponizszg tabele sporzadz 40 ml roztworu buforowego (sktad buforu poda prowadzacy

¢wiczenia). Za pomocg pH-metru zmierz jego pH. Warto$¢ pH wpisz do tabeli 2 podanej w arkuszu
sprawozdania.

Przygotuj dwie zlewki, do jednej wlej 10 ml przygotowanego buforu, a do drugiej 10 ml wody.
Nastepnie do kazdej z nich dodaj 1 ml 0,1M roztworu NaOH, catos¢ doktadnie wymieszaj i zmierz pH.
Nastepnie zlej zbadane roztwory do pojemnikdw z ptynnymi odpadami chemicznymi, umyj zlewki,
optucz woda destylowang i ponownie w jednej zlewce umiesé 10 ml buforu, a w drugiej 10 ml wody,
po czym do kazdej dodaj 1 ml 0,1M roztworu HCI, wymieszaj i zmierz pH. Ponownie zlej zbadane
roztwory do pojemnikéw z ptynnymi odpadami chemicznymi, umyj zlewki, optucz wodg destylowang
i ponownie umies¢ 10 ml buforu w jednej zlewce, a w drugiej 10 ml wody, po czym do kazdej dodaj
10 ml wody destylowanej, wymieszaj wszystko doktadnie i zmierz pH.

Otrzymane wyniki wpisz do tabeli 2 sprawozdania.

Sporzadzenie buforu octanowego / amonowego*

nr [0.2M CH;COONa [cm®] [0.2M CH;COOH [cm’] Nr. | 0.2M NH; [cm’] | 0.2M NH,CI [cm’]
1. |7 33 1. 7 33

2. |11 29 2. 11 29

3. |15 25 3. 15 25

4. |20 20 4. 20 20

5. |24 16 5. |24 16

6. |28 12 6. 28 12

7. 132 8 7. 32 8

* - prowadzqcy zajecia wyznacza bufor do przygotowania

Opracowanie ¢wiczenia powinno zawierac:
v’ uzupetniong tabele nr 2 + obliczenia,

v’ réwnania reakcji wyjasniajagce mechanizm dziatania badanego buforu,
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v" whnioski dotyczgce zmian pH buforu pod wptywem jonédw H;0" i OH™
Doswiadczenie 3:

Ta czesc éwiczenia dotyczy okreslenia pH roztwordw substancji codziennego uzytku.

Odczynniki: Woda destylowana, roztwory wodne wskaznikow:
- btekit bromotymolowy

- lakmus

- oranz metylowy

- fenoloftaleina

- czerwien metylowa

Aparatura: Zestaw 10 probdéwek, bagietka szklana, papierek uniwersalny, pH-metr
Wykonanie doswiadczenia:

Oznaczenie pH otrzymanego roztworu odbedzie sie przy zastosowaniu ponizszych metod:

1. Za pomocq papierka uniwersalnego — pomiar wstepny z dokfadnoscig do jednej jednostki pH.
W tym celu nanie$ krople badanego roztworu na papierek uniwersalny za pomocg czystej bagietki
zanurzonej w analizowanym roztworze. Poréwnaj barwe papierka ze skalg barw, ustal pH,
uzyskany wynik wpisz do tabeli nr 3 arkusza sprawozdania.

2. Za pomocq wskaznika - pomiar z doktadnoscig do 0,3-0,4 jednostki pH.
Znajac juz przyblizong wartos¢ pH analizowanego roztworu z poprzednich pomiardw przygotuj 4
czyste proboéwki, przenies$ do kazdej ok. 2 ml badanego roztworu i do kazdej dodaj kolejno po kilka
kropli wybranych wskaznikéw (jedna probdwka to jeden wskaznik). Uzyskane wyniki wpisz do
tabeli nr 3 arkusza sprawozdania.

3. Za pomocq pH-metru - pomiar z doktadnoscig do 0,05 jednostki pH.
Najdokfadniejsze wartosci pH roztworu powinny byé uzyskane za pomocg pH-metru. W tym celu
przygotuj odpowiednio pH-metr poprzez doktadne optukanie jego elektrody wodg destylowang,
0susz jg, a nastepnie zanurz w analizowanym roztworze. Odczekaj chwilke, az pH sie ustali i spisz

uzyskany wynik. Na koniec optucz elektrode wodg destylowang i zabezpiecz pH-metr.
Opracowanie ¢wiczenia powinno zawierac:

v’ uzupetniong tabele nr 3 podang w arkuszu sprawozdania,

v whnioski dotyczace zastosowanych metod do okre$lenia pH badanego roztworu
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