
Syrer og baser

Det finnes flere definisjoner på hva syrer og baser er. Vi skal bruke 

definisjonen til Brønsted:

En Brønsted syre er en proton donor.

En Brønsted base er en proton akseptor.

1+1s
Et proton er et hydrogenatom som 

har mistet sitt eneste elektron. Det 

beskrives som H+, en positiv 

ladning.



Vann (H2O) er et eksempel på en syre (kan donere et proton) og 

ammoniakk (NH3) er et eksempel på en base (kan motta et proton).

Reaksjonslikning for syre-basereaksjonen mellom vann og ammoniakk:
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Saltsyre (HCl) er et eksempel på en syre (kan donere et proton) og vann 

(H2O) kan også være en base (kan motta et proton).

Reaksjonslikning for syre-basereaksjonen mellom vann og ammoniakk:
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Som de smarte har observert kan vann (H2O) både være syre og base slik 

at følgende reaksjonslikning også gjelder, autoprotolyse av vann :

H3O
+ er spesiesen som er sur. Denne forkortes til H+ (praktisk).



En Brønsted syre-basereaksjon er en reaksjon hvor et proton blir overført 

fra en forbindelse til en annen 

I et utvidet perspektiv er en syre-basereaksjon en reaksjon mellom en 

elektronfattig forbindelse (protonet) og en elektronrik forbindelse (basen)



Autoprotolyse av vann er en likevekt med et likevektsuttrykk:

H2O ⇄ H+ +  OH-
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Konsentrasjonen av vann i vann er konstant slik at [H2O] kan trekkes inn 

i likevektskonstanten (K) som også er konstant. Den nye konstanten 

kaller vi KW

]][OH[H -WK , hvor KW = K[H2O]

KW er vannets ioneprodukt og er konstant ved én satt temperatur.

Ved 25 0C er KW alltid 1.0 x 10-14. Dette betyr at [H+] x [OH-] alltid vil 

være 1.0 x 10-14 ved 25 0C (den temperaturen dere kommer til å bruke).



Mål for surhetsgrad 

Hvor sur er en syre evt. hvor sur er en sur løsning?

H+ gjør en løsning sur.

OH- (når H2O har mistet en H+) gir basisk løsning.

Konsentrasjon (c) er et mål for mengde løst i et volum.

Dette medfører at konsentrasjonen til H+, [H+], er et mål for surhet.

Overvekt H+ ([H+] > [OH-]) gir sur løsning.

Overvekt OH- ([OH-] > [H+]) gir basisk løsning.

Like mye H+ som OH- ([H+] = [OH-]) gir nøytral løsning.

Ved nøytral løsning er [H+] = [OH-] = 0.0000001 M = 1.0 x 10-7 M. 

Dette fra KW = [H+] x [OH-] = 1.0 x 10-7 M x 1.0 x 10-7 M = 1.0 x 10-14



Ofte blir [H+] et lite tall. Feks har en nøytral løsning (en løsning som 

ikke er sur eller basisk) en H+ konsentrasjon = 0.0000001 M

pH som mål for surhetsgrad 

For å slippe å ”deale” med slike små tall innfører vi begrepet pH. pH er 

definert som følger:

pH = - log [H+]

Beskrevet med ord:

pH er lik den negative logaritmen til H+ konsentrasjonen.



Dersom vi følger dette vil en nøytral løsning ha følgende pH:

pH = - log[H+] = - log 0.0000001 = 7

Øker vi H+ konsentrasjonen (gjør løsningen surere), feks [H+] = 0.1 M:

pH = - log[H+] = - log 0.1 = 1

Minsker vi H+ konsentrasjonen (gjør løsningen mer basisk), feks [H+] = 

0.00000000000001 M:

pH = - log[H+] = - log 0.00000000000001 = 14



Siden [H+] er relatert til [OH-] gjennom KW kan vi alltid regne ut [H+] 

dersom vi vet [OH-], alternativt regne ut [OH-] når vi vet [H+].

Eksempel: [OH-] = 1.0 x 10-6, hva er [H+]? Hva er pH?
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På samme måte kan vi relatere pH med pOH (hvor pOH = - log[OH-]).

pKW = pH + pOH, pKW er alltid 14

(pKW = - logKW = -log 1.0 x 10-14 = 14)

Eksempel: [OH-] = 1.0 x 10-6, hva er [H+]? Hva er pH?
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Grad av syre-basereaksjon 

Noen syrer er veldig glade for å gi fra seg protonet sitt. Av tusen 

syremolekyler gir samtlige fra seg protonet. Slike syrer kalles sterke 

syrer. Saltsyre er et eksempel på en sterk syre.

Vi sier at saltsyre dissosierer fullstendig.

HCl  →  H+ +  Cl-

En fullstendig reaksjon beskrives av en pil som kun går en vei    →

Fullstendig dissosiasjon betyr at dersom vi har 1 mol HCl så får vi 1 mol 

H+ og 1 mol Cl- når reaksjonen er ferdig.

Sterke syrer: HCl, HBr, HI, HNO3, H2SO4, HClO4

Sterke syrer:



Eksempel: Hva er pH i 0.1 M HCl løsning?

Reaksjonslikning: HCl  →  H+ +  Cl-

Støkiometri: 1 mol HCl → 1 mol H+ + 1 mol Cl-

0.1 M HCl => 0.1 M H+

pH = - log[H+] = - log 0.1 = 1

Eksempel: Hva er pH i 0.017 M HNO3 løsning?

Reaksjonslikning: HNO3 →  H+ +  NO3
-

Støkiometri: 1 mol HNO3 → 1 mol H+ + 1 mol NO3
-

0.017 M HNO3 => 0.017 M H+

pH = - log[H+] = - log 0.017 = 1.8



Sterke baser: Forbindelser som dissosierer 100% og gir OH-.

Sterke baser: NaOH, KOH. Ba(OH)2

Eksempel: Hva er pH i 0.1 M NaOH løsning?

Reaksjonslikning: NaOH  →  Na+ +  OH-

Støkiometri: 1 mol NaOH → 1 mol Na+ + 1 mol OH-

0.1 M NaOH => 0.1 M OH-

pOH = - log[OH-] = - log 0.1 = 1

pH = 14 – pOH = 14 – 1 = 13



Noen syrer er ikke så villige til å gi helt slipp på protonet sitt. Av tusen 

syremolekyler er kanskje kun en som gir fra seg protonet. Slike syrer 

kalles svake syrer. Eddiksyre er et eksempel på en slik syre

Det innstilles en likevekt

CH3COOH  ⇄ H+ +  CH3COO-

Likevekt beskrives av en pil som peker begge veier  ⇄

Siden CH3COOH er en svak syre får vi ikke fullstendig dissosiasjon. Da 

er det ikke slik at 1 mol CH3COOH gir 1 mol H+ og 1 mol CH3COO-.

Siden det innstilles en likevekt må benytte oss av likevektsuttrykket for å 

regne ut [H+] konsentrasjonen.



Eksempel: Hva er pH i 0.1 M CH3COOH løsning?

Reaksjonslikning: CH3COOH  ⇄ H+ +  CH3COO-

Likevektsuttrykk:
COOH][CH
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Vi kaller likevektskonstanten for Ka fordi den gjelder for syrer (som på 

engelsk er acid, derfor a). Ka finner vi tabell for hver enkelt svak syre





Eksempel: Hva er pH i 0.1 M CH3COOH løsning?

Reaksjonslikning: CH3COOH  ⇄ H+ +  CH3COO-

Likevektsuttrykk:

Tolking av reaksjonslikning: CH3COOH  ⇄ H+ +  CH3COO-
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Et hakk vanskeligere eksempel: Hva er pH i 0.1 M CH3COO- løsning?

CH3COO- er en korresponderende base til en svak syre vil selv være en 

svak base. Svake baser svak evne til trekke til seg protoner. Av tusen 

basemolekyler vil kanskje kun en trekke til seg et proton.

Reaksjonslikning: CH3COO- + H2O ⇄ OH- + CH3COOH

Likevektsuttrykk:
]COO[CH
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Vi kaller likevektskonstanten for Kb fordi den gjelder for baser (som på 

engelsk er base, derfor b). Kb finner vi tabeller eller via følgende relasjon

KW = Ka x Kb (analogt til  KW = [H+][OH-])

I vårt tilfelle blir Kb:
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Reaksjonslikning: CH3COO- + H2O ⇄ OH- + CH3COOH

Likevektsuttrykk:

Tolking av reaksjonslikning: CH3COO- + H2O ⇄ OH- + CH3COOH
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Dette er måten man regner pH for svake baser 



Buffer 

En bufferløsning har en evne til å motstå forandringer i pH ved tilsats av 

enten syre eller base.

En bufferløsning består av en svak syre og den korresponderende basen 

eller en svak base og den korresponderende syren.

Eksempel: En løsning som har [CH3COOH] = 0.1 M og [CH3COO-] = 

0.1 M er en bufferløsning. pH regnes ut ved bruk av bufferlikningen.

[Syre]

[Base]
logp  pH a  K



Eksempel: Hva er pH for en løsning som har [HNO2] (svak syre) = 0.09 

M og [NO2
-] (konjugert base) = 0.11 M, Ka = 4.5 x 10-4, pKa = 3.35.
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Illustrasjon: To løsninger à 1 L tilsettes 0.001 mol HCl. Hva er pH før og 

etter tilsetningen for løsningene (antar ingen volumforandring ved 

tilsetning av HCl) når løsningene er 1) rent vann og 2) inneholder [HA] = 

1.0 M og [A-] = 1.0 M, pKa = 7.00.

Løsning 1):

Før: pH = 7.00 (rent vann)

Etter: [H+] = 2  0.01 log-  pH  M 0.01 
L 1

mol 0.01
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Løsning 2)

Før:



Etter: Vi må først regne ut stoffmengde av den svake syren og den 

konjugerte basen før tilsetning av HCl.

mol 1.0  L 1.0 x M 0.1cVn

mol 1.0  L 1.0 x M 0.1cVn

-A

HA





H+, som er en syre, vil reagere med A-, som er en base og danne HA

H+ + A- →  HA

Nå må vi regne ut ny stoffmengde og konsentrasjon etter reaksjon etter 

tilsetningen av HCl 
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Nå kan vi regne ut den nye pH ved å bruke buffer likningen.

Konklusjon: Tilsetning av 0.01 mol HCl i 1.0 L rent vann gir pH = 2. 

Dersom samme mengde HCl settes til vår HA buffer er pH = 6.99.


