


(stan staly)

(stan ciekly)

(stan gazowy)

Stan ciekly mozna uwazac za stan posredni pomiedzy stalym i gazowym.
W ciektej wodzie, w pewnym stopniu zostaje zachowane utozenie

czasteczek H-C

Z drugiej strony, czasteczki

beztadnym ruchu — podobnie jak czasteczki F

charakterystyczne dla lodu.

w cieklej wodzie znajduja sie w statym,
w parze wodnej ( |

).




-5 +0

Duza roznica elektroujemnosci wodoru
I tlenu (odpowiednio: 2,11 3,5 w skali
Paulinga) powoduje, ze kowalencyjne
wiazanie O—H jest silnie spolaryzowane
(39 % charakteru jonowego). Sposob
przygotowania orbitali atomowych tlenu
do tworzenia czasteczki (hybrydyzacja sp3)
powoduje, ze dwa wigzania O—H nie sa
wspolliniowe. Wszystko to sprawia, ze woda
jest czasteczka dipolowa o bardzo wysokiej

stalej dielektrycznej (¢=80,4 w temp. 25 °C).

Silnie polarne, dipolowe czasteczki wody,
zawierajq male objetosciowo, ale majace
dosc¢ duze powinowactwo do elektronow,
atomy wodoru. Zatem, gdy duzo bardziej
elektroujemny atom tlenu przyciaga pare
elektronowa wiagzania O—H, polaryzujac je,
powstaje mozliwosc¢ dosc silnego oddzialywania
poprzez atom wodoru z wolna para elektronowa
na atomie tlenu sasiedniej czasteczki wody.
Pomiedzy czasteczkami wody pojawia sie
oddzialywanie poprzez tzw.




Obecnhie znamy okoto dwudziestu struktur przestrzennych typowych
(charakterystycznych) dla wody w stanie stalym, ktore wystepuja w zaleznosci od
wartosci temperatury i cisnienia. Za podstawowa dla wody w stanie stalym uwazana

jest tzw. (w literaturze angielskiej: tzw.
lub tzw. ) (M. Chaplin, http://www.lIsbu.ac.uk/water/).
Komorka elementarna Struktura przestrzenna

(ukiad regularny plasko centrowany)




Tetraedryczna hybrydyzacja atomu tlenu w czasteczce wody (sp°) powoduje,
ze woda ma przestrzenny ksztalt zdeformowanego tetraedru. Jednoczesnie
mozliwosc¢ tworzenia wigzan wodorowych miedzy czasteczkami wody, ulatwia
tworzenie w cieklej wodzie zlozonych struktur przestrzennych, wsrod ktorych
jedna z najprostszych jest tetraedryczny pentamer.




Poza prostymi uktadami di-, tri-, tetra- i pentamerycznymi, w cieklej wodzie istnieje
mozliwosc¢ tworzenia struktur regularnych o duzej liczbie czasteczek (nawet znacznie
powyzej 100) (M. Chaplin (2004), http://www.Isbu.ac.uk/water/).

Struktura cieklej wody z widocznymi
elementami upodobniajacymi ja do
wody statej (lodu)

Al
,‘l:tué‘u"’“f »
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Zniszczenie struktury krystalicznej lodu nie wymaga Ze wzgledu na duza polarnosc
duzego nakladu energii, bo wystarcza do tego wzrost i zdolnosc¢ do tworzenia wigzan
ruchliwosci czasteczek wody, bez destrukcji wigzan wodorowych, woda — mimo bardzo
wodorowych. Niemal o rzad wielkosci wyzsza energia niskie] masy czasteczkowej — jest
potrzebna jest do przeprowadzenia cieklej wody w stan ciecza o wzglednie wysokiej
pary — energia ta przede wszystkim potrzebna jest na temperaturze wrzenia.

catkowite zerwanie wszystkich wigzan wodorowych.

Preznosc par cieczy jako funkcja
temperatury (1 — eter etylowy,
2 — benzen, 3 — woda, 4 — kwas octowy)

3 - 1 23
Q = -0,34 kJ/mol Q = -2,51 kJ/mol - 4
I'|20Io:'od > I'|20ciecz > Hzogaz £2-
AH = 0,34 kJ/mol AH = 2,51 kJ/mol ",'u' =
8 -
1 __________________________

0 40 80 120
t, oC
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Woda — jak kazdy zwiazek chemiczny — moze istnhie¢ w fazie stalej, cieklej i gazowej.
Przemiana fazowa nazywa sie zmiane stanu skupienia, natomiast rownowaga fazowa
— wspolistnienie dwoch lub wiekszej liczby faz. Mozliwosc¢ zajscia przemiany fazowej
i ustalajacy sie stan rownowagi fazowej, zaleza od temperatury, cisnienia, objetosci
i stezenia skladnikow. Zwiazek miedzy liczba faz (f), liczba skladnikow (n) i liczba
stopni swobody uktadu (s), okresla tzw. reguta faz Gibbsa, podana w 1870 roku:

s=n—f+ 2

Diagram fazowy dla wody

Dla ukladu, w ktorym obok siebie 218 -
wspolistniejq trzy stany skupienia cisn. kryt.
wody: staly (lod), ciekly i gazowy 16d woda
(para wodna), regutfa faz Gibbsa
nie przewiduje zadnego stopnia
swobody (s =1—3 + 2 = 0).
Zatem, taka sytuacja mozliwa
: jest jedynie w scisle okreslonych (o)
g § warunkach fizykochemicznych, '
8k ktore na diagramie fazowym : :
wody reprezentuje tzw. punkt 0 100 374
potrojny (punkt O na rysunku). t oc temp. kryt.

(1839+1903)




Roznorodnosc struktur wody w fazie statej (lodu) i cieklej, jest olbrzymia. W fazie
cieklej nie jest to dominujacy czynnik - determinujacy wiasciwosci wody (nawet
jezeli w danym cisnieniu i temperaturze wystepuja w wodzie rozne asocjaty).
Najwieksze zmiany struktury nastepuja w fazie statej wody (l6d), w obszarze

bardzo wysokich cisnhien. Zmiany te silnie modyfikuja wlasciwosci zwiazku.
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Typowymi ukladami dwuskiadnikowymi s3a: roztwory soli, kwasow, zasad
i nieelektrolitow (nieelektrolitami, czyli zwigzkami niedysocjujacymi na jony,
jest wiekszos¢ zwiazkow organicznych), hydraty, mieszaniny dwoch cieczy,
stopy metali i stopy soli o wspolnym jonie.
Duzo dwuskitadnikowych roztworow D

wodnych (np. CaCl,-H,0) zawiera
w rownowadze az cztery fazy: sal,
roztwor soli, 16d i pare wodna. S one
dwuzmienne (majq dwa stopnie
swobody: s =2 -2 + 2 = 2). Ich
diagram fazowy zawiera tzw. punkt
kriohydratyczny (ogolnie — tzw. punkt
eutektyczny), w ktérym jednoczesnie
krystalizuje 16d i sdl. Punkt ten
wystepuje dla scisle okreslonych
warunkow, bo ukiad majacy dwa
sktadniki i cztery fazy, nie ma zadnego
stopnia swobody (s = 2 -4 + 2 = 0).
Tak wygladajace diagramy fazowe
maja m.in. mieszaniny oziebiajjce.

roztwor

C CaCl,-6H,0

16d + CaCl,-6H,0
|

29,8 %0 wag CaCl,
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W typowym ujeciu, pod nazwa ,roztwor” rozumie sie dwu- lub wieloskladnikowy uktad,
powstatly przez rozpuszczenie ciala statego, cieczy lub gazu, w ciektym rozpuszczalniku.
W przypadku gdy rozpuszczalnikiem jest woda, mowimy o roztworach wodnych.

Stezenie stuzy do ilosciowego okreslenia skltadu roztworu - najczesciej wyrazane jest jako:
e ulamek molowy (wzgledna zawartosc substancji A w roztworze zawierajacym n, moli
substancji A i hg moli substancji B: x, = np/(ny + ng) oraz n, + ng = 1)
e stezenie molowe (liczba moli substancji w jednym litrze roztworu; najpowszechniejsze)
e stezenie normalne (liczba gramorownowaznikow substancji w jednym litrze roztworu)
e stezenie molarne (liczba moli substancji w jednym kilogramie rozpuszczalnika)
e stezenie procentowe (procent wagowy) (liczba gramow substancji w stu gramach

roztworu; w praktyce najczesciej stosowane obok stezenia molowego)

W chemii analitycznej, gdzie czesto oznacza sie bardzo mate zawartosci niebezpiecznych
substancji w roznych probkach srodowiskowych, wyraza sie stezenie w specyficznych
jednostkach (np. ppm — ilosc czesci na milion, czyli inaczej mg/l).
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Nizej pokazano graficzny obraz preznosci par nad czystym
rozpuszczalnikiem (p,) i nad roztworem substancji nielotnej
w tym rozpuszczalniku (p):

LU

1 — czasteczki substancji rozpuszczonej,
2 — czasteczki rozpuszczalnika

Zgodnie z , wzgledne obnizenie preznosci
pary nad roztworem, jest liczcbowo rowne utamkowi
molowemu nielotnej substancji rozpuszczonej (x):

N — liczba moli rozpuszczalnika,

(1830+1901) n — liczba moli substancji rozpuszczonej




(1881+1968)

A) chlodnica zwrotna,

B) kroplomierz, C) gniazdo
termometru, D) banka,
E) zbiorniczek ze spirala

grzejng, F) zawor spustowy

Konsekwencjq obnizenia preznosci
pary nad roztworem, jest zmiana
jego temperatury krzepniecia
I wrzenia, w miare wzrostu
stezenia substancji rozpuszczonej

(
). Zmiana
temperatury krzepniecia i wrzenia:
(°C)

K (K lub K.) — molowe obnizenie
temperatury krzepniecia lub
podwyzszenie temperatury wrzenia

(tzw.
115) )
m — masa substancji rozpuszczonej
G — masa rozpuszczalnika
M — masa czasteczkowa
substancji rozpuszczonej
(wzor mozna wykorzystac
do jej wyznaczania).




W przypadku roztworu dwoch cieczy lotnych, zgodnie z prawem Raoulta,
preznosci czastkowe kazdej z nich sa proporcjonalne do ich utamka molowego w roztworze:

Pa = Xa"Poa Oraz pg = Xg'Pop
natomiast zgodnie z prawem cisnien czastkowych Daltona:

Pc = Pa T Ps = Xa*Poa + Xg*Pos
Calkowita preznosc¢ par nad roztworem dwuskladnikowym doskonalym, zmienia sie wiec wzdluz
linii prostej. Nie oznacza to jednak, ze tak samo zmienia sie sklad pary nad roztworem lotnych

cieczy A i B. W rzeczywistosci sklad roztworu i sklad par nad nim znacznie sie roznia (para jest

bogatsza w skiladnik bardziej lotny).
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(1766+1844)
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Wiekszos¢ dwu- i wielosktadnikowych roztworow cieczy lotnych wykazuje ujemne

roztworow wodnych. Ujemne odchylenia wykazuja miedzy innymi ukiady
woda-metanol, woda-kwas solny. Odchylenia dodatnie najczesciej wykazuja roztwory
zlozone z cieczy polarnej i niepolarnej (w tym roztwory wodne).

badz dodatnie odchylenia od prawa Raoulta. W jednej i drugiej grupie jest wiele

Poa

ciecz

Pos

Poal

A

Ujemne i dodatnie odchylenia od prawa Raoulta.

Pos

PoapP

ciecz

azeotro
\ P

para

“Pos

A

B

Ukiad azeotropowy dodatni
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Prawo Henry’ego dotyczy rozpuszczalnosci
dowolhego gazu lub mieszaniny gazow, w cieczy.
W stafej temperaturze, masa gazu rozpuszczonego

w danej objetosci cieczy jest wprost proporcjonalna
do cisnienia tego gazu.

Prawo spetnione jest tylko przez te gazy, ktore
nie reaguja z ciecza w ktorej sie rozpuszczaja.
Odstepstwa od tego prawa wykazuja miedzy innymi
nastepujace, wodne ukiady dwusktadnikowe:
H,0-NH5, H,0-SO,, H,0-NO,, H,0-CO,
Rozpuszczalnos¢ gazow w wodzie jest z reguly
mniejsza niz w rozpuszczalnikach organicznych

I maleje ze wzrostem temperatury.
(1774+1836)




(1864+1941)

W stafej temperaturze, stosunek stezeri dowolnej
substancji w dwoch niemieszajacych sie
rozpuszczalnikach jest wielkoscia stafa:
(K — stala podziatu, I — stezenia substancji
rozdzielanej w 11 2 rozpuszczalniku).

Jest to podstawowe prawo rzadzace -
klasyczna technika wydzielania i zatezania zwiazkow.
Zwiazki nieorganiczne najczesciej zateza sie z roztworow
wodnych do matej objetosci cieczy organicznej, ktora nie
miesza sie z woda. Poddawana ekstrakcji substancja
zazwyczaj w obydwu fazach ulega réznym procesom
(dysocjacji, asocjacji, hydratacji), dlatego w praktyce,
zamiast stalej podziatu (K), wyznacza sie tzw.
wspotczynnik podziatu (D), ktdry jest ilorazem
catkowitych stezen rozdzielanego zwiazku w fazie

organicznej (C,) oraz w fazie wodnej
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(1852+1911)

Zgodnie z prawem van't Hoffa: cisnienie osmotyczne to specyficzne
cisnienie, pojawiajace sie w rozciericzonych roztworach ciekfych
(wodnych) roznych substancji, a rowne cisnieniu, jakie wywierafaby
substancja rozpuszczona, po przeprowadzeniu jej w stan gazowy, gdyby
zajmowafa taka sama objetosc jaka zajmuje jej ciekly roztwor.
Jezeli dwa roztwory o roznym stezeniu substancji rozpuszczonej beda
rozdzielone poéiprzepuszczalng membrang — zdolna do przepuszczania
czasteczek rozpuszczalnika (wody), to rozpuszczalnik bedzie przechodzit
przez przegrode z roztworu o nizszym stezeniu ([X],) do roztworu
o wyzszym stezeniu ([X],), az do zaniku réznicy stezen (zjawisko
osmozy). Zmiane cisnienia osmotycznego roztworow miedzy ktorymi
nastepowala wymiana rozpuszczalnika, mozna obliczy¢ ze wzoru:

7,5 = ([X1:-[X],)-RT

Pomiar cisnienia osmotycznego jest stosowany do wyznaczania masy
czasteczkowej substancji rozpuszczonej. Korzysta sie z definicyjnego
wzoru na cisnienie osmotyczne, wynikajacego z prawa van't Hoffa:

7T = c¢yRT, gdzie stezenie molowe substancji rozpuszczonej:
cy = m/(MV) (m — masa substancji rozpuszczonej w objetosci
V roztworu, M — masa czasteczkowa substancji rozpuszczonej).
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W procesie osmozy czasteczki rozpuszczalnika

Odsalanie wody metoda przechodza przez btone polprzepuszczalna

elektrodializ
Y (membrane) z roztworu o nizszym, do roztworu

woda o wyzszym stezeniu substancji rozpuszczonej.

H,0 zasolona H,0 i
e \ : l : [ o Przy odpowiednim doborze porowatosci membran,
! @_:_’ mozliwy jest ruch czasteczek rozpuszczalnika jak
i O— i I czasteczek rozpuszczonych (takze jonow, jezeli
i —@® i rozpuszczone sa zwigzki o budowie jonowej) w obu
‘i_ ® i kierunkach poprzez przegrode poétprzepuszczalna
: @_L> (preferowane jest przechodzenie czasteczek lub
i i jonéw malych objetosciowo). Taki efekt
i @—*‘_ ® i wykorzystuje sie w procesie dializy.
«i_@ i W skali przemystowej czesto stosuje sie dialize
| l | wspomaganag dziataniem pola elektrycznego (tzw.
| woda i elektrodializa). Przykladem stosowania elektrodializy

moze by¢ demineralizacja wod kopalnianych.
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(1829+1901)

AXx

woda

roztwor
NiSO,

Podobny do dializy proces przechodzenia czasteczek rozpuszczalnika
do roztworu i czasteczek substancji rozpuszczonej do rozpuszczalnika
zachodzi na granicy zetkniecia sie roztworu i czystego rozpuszczalnika,

lub dwdch roztwordow o roznym stezeniu substancji rozpuszczonej.

Proces nazywa sie dyfuzja, a podstawowe prawa nim rzadzace, podal

niemiecki fizjolog Adolf Fick. Zgodnie z pierwszym prawem Ficka, szybkos¢
dyfuzji (v) jest proporcjonalna do gradientu stezenia (réznicy stezenia
substancji (dc) w dwoéch warstwach cieczy oddalonych od siebie o
odleglosé dx) oraz do powierzchni przekroju (S) przez ktory proces
zachodzi, przy czym wspolczynnikiem proporcjonalnosci jest tzw.
wspolczynnik dyfuzji (D):

Drugie z tych rownan to matematyczna postac pierwszego prawa Ficka.
Ilosc¢ (stezenie) dyfundujacej substancji moze zmienia¢ sie lokalnie
w czasie. Matematycznie zaleznosc¢ te ujmuje drugie prawo Ficka:
(dc/dt) = DS(d?c/dx?)
Szybkosci dyfuzji roznych czasteczek zalezy od ich objetosci, dlatego gdy
zastosujemy substancje wzorcowa o znanej masie czasteczkowej (M,.)
i wspolczynniku dyfuzji (D,,.), to wyznaczenie wspolczynnika dyfuzji
dowolnej substancji (D, ), pozwala wyznaczy¢ jej mase czasteczkowa (M,):

D.rl My = D\\'zl 1‘1'1“‘?..
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Cisnienie osmotyczne, wzgledne obnizenie preznosci par nad roztworami,
obnizenie temperatury krzepniecia i podwyzszenie temperatury wrzenia roztworow,
sq wielkosciami koligatywnymi, to znaczy zalezacymi tylko od ilosci (stezenia)
substancji rozpuszczonej w danym rozpuszczalniku, a nie od rodzaju substancji.

W wodnych roztworach kwasow zasad i soli, mierzone wartosci wielkosci
koligatywnych, sa wyzsze od wartosci obliczonych teoretycznie z prawa Raoulta
lub prawa van’t Hoffa (dla zwigzkow o budowie AB — np. NaCl, NaNO;, NaClO,,
sq okolo dwukrotnie wyzsze, zas dla zwigzkow o budowie AB, lub A,B — np. Ca(NO3),,
K,SO,, BaCl, - okoto trzykrotnie). Réznice pomiedzy teoretycznymi i rzeczywistymi
wartosciach wielkosci koligatywnych, sa wynikiem dysocjacji zwiazkow w roztworze
na jony (pod wptywem rozpuszczalnika), a jednoczesnie sa dowodem

potwierdzajacym istnienie tego zjawiska.
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Zwiazki, w ktorych wystepuja wiagzania o zdecydowanej przewadze charakteru
jonowego, albo silnie spolaryzowane wigzania kowalencyjne, maja tendencje do
rozpadu na jony w bardzo polarnych rozpuszczalnikach. Proces ten nazywany jest

dysocjacja elektrolityczna, a roztwory zwiazkow ktére mu ulegaja nazywane sa

elektrolitami (ze wzgledu na zdolhos¢ przewodzenia pradu elektrycznego).

Wspomagajaca rola rozpuszczalnika w tym procesie polega na otaczaniu przez
jego polarne czasteczki, czasteczek zwiazku ulegajacego dysocjacji (co prowadzi
do rozerwania wiazan miedzy kationami i anionami) oraz jonow, ktore sa produktem
dysocjacji. Fizykochemiczny proces otaczania przez czasteczki rozpuszczalnika
czagsteczek zwiazku rozpuszczonego (i jonow pochodzacych z ich dysocjacji)
nazywany jest ogolnie solwatacja, a w przypadku gdy rozpuszczalnikiem
jest woda — hydratacja.



Elektrolity
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(1896+1980)

Svante Arrhenius, tworzac w ostatnich kilkunastu latach XIX wieku podstawy teorii
dysocjacji elektrolitycznej, nie mial wystarczajacych dowodéw doswiadczalnych,
ale przypuszczal, ze wszystkie elektrolity, zaleznie od wiasciwosci danego zwiazku
i jego stezenia w roztworze, w mniejszym lub wiekszym stopniu dysocjuja na jony.

Dopiero w pierwszym trzydziestoleciu XX wieku, w wyniku prac Debye’a, Hiickela
oraz Bjerruma, jednoznacznie potwierdzono, ze mocne elektrolity sg praktycznie
w calosci zdysocjowane na jony — hawet w roztworach o znacznych stezeniach.
Dysocjacja stabych elektrolitow nie jest natomiast catkowita.

Elektrolity mocne, w odroéznieniu od stabych, s3 dobrymi przewodnikami pradu

elektrycznego. Krzywe przewodnictwa rownowaznikowego (.\,, dla elektrolitow

stabych i mocnych rézniq sie zasadniczo, praktycznie w calym mozliwym zakresie

stezen roztworow. Pewne zmniejszenie przewodnictwa obserwowane jest takze
dla elektrolitow mocnych, ale tylko w bardzo stezonych roztworach.

1/C
1 — elektrolit mocny, 2 — elektrolit staby
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Przewodnictwo molowe bardzo stezonych roztworow mocnych elektrolitow, a takze
ich wilasciwosci koligatywne, ulegaja obnizeniu w stosunku do wartosci w roztworach
o nieco nizszych stezeniach. Czy to oznacza, ze w stezonych roztworach dysocjacja
mocnych elektrolitow nie jest catkowita?

NIE

(dysocjacja mocnych elektrolitow jest zawsze catkowita)

Zatem, co powoduje obnizenie wartosci przewodnictwa i wielkosci koligatywnych
w stezonych roztworach mocnych elektrolitow?

Przyczyna jest fakt, ze STEZENIE nie jest wlasciwa wielkoscia fizykochemiczna
do opisu zjawisk zachodzacych w stezonych roztworach elektrolitow.




o wszystkie jony w roztworze sa hydratowane (A)

e W stezonych roztworach jony o przeciwnym ladunku sa coraz blizej siebie, co zwieksza sile ich
wzajemnych oddzialywan (B) (w roztworach rozciericzonych odlegfosci miedzy jonami sg tak
duze, Ze ich otoczenie mozZna uznac za pozbawione catkowicie innych jonow — oddzialywanie

miedzy jonami jest w takich warunkach do pominiecia — (C))
o wedlug Bjerruma, w stezonych roztworach mocnych elektrolitow tworza sie
(uklad prawie w centrum na rysunku B), i , ktorych obecnosc¢
zmniejsza pozornie ilos¢ swobodnych jonow w roztworze.
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Zamiast STEZENIA, definiujemy nowa wielko$¢ fizykochemiczna — AKTYWNOSC.

Stezenie — wielkos¢ fizykochemiczna (uwaga! - nie fizyczna), niemajaca atrybutow
parametru stanu, bo nieliczona na podstawie zachowania sie substancji w roztworze,
a jedynie na podstawie , parametrow zewnetrznych”, czyli znanej ilosci substancji
jaka ulegta rozpuszczeniu i objetosci (lub masy) roztworu (lub rozpuszczalnika).

Aktywnosc¢ (czasami nhazywana aktywnoscia stezeniowa) — parametr stanu, czyli
wielkos¢ fizykochemiczna obliczana na podstawie rzeczywistego zachowania sie
substancji w roztworze (z uwzglednieniem wszelkich oddzialywan) — mozna zatem
powiedziec, ze jest to efektywne stezenie substancji w roztworze.
Aktywnosc (a) i stezenie (c) potaczone s3a ze soba zaleznoscia:

a=yc

w ktorej wspotczynnikiem proporcjonalnosci jest tzw. wspotczynnik aktywnosci (7).

Uwagal!
Wspolczynnik aktywnosci jest wielkoscia bezwymiarowa (zazwyczaj jego wartosc
miesci sie w przedziale 0+1), wymiarem stezenia i aktywnosci jest najczesciej mol/l.
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Wspolczynnik aktywnosci (7y) to wspotczynnik korekcyjny, uwzgledniajacy wszelkie
odstepstwa w zachowaniu sie substancji w roztworach rzeczywistych, w stosunku do
warunkow idealnych, w ktorych nie ma zadnych oddzialywan wzajemnych pomiedzy

jonami oraz czasteczkami substancji rozpuszczonej, ani tez oddzialywan substancji

rozpuszczonej z czasteczkami rozpuszczalnika.

Dla bardzo niskich stezen substancji w roztworze, wspolczynnik aktywnosci v -1
i wtedy a - c (dla nieskonczenie duzych rozcienczen y=1 — czyli a=c). Dla wysokich
stezen substancji, najczesciej wspolczynniki aktywnosci najpierw maleja a nastepnie
rosna (dla wielu jonoéw w roztworze wodnym, nawet powyzej jednosci).

Nie ma ostrego stezenia granicznego, od ktéorego mozna w praktyce zaniedbac
roznice pomiedzy wartoscia stezenia i aktywnosci. Przyjmuje sie, ze jest to wartos¢
stezenia w zakresie 0,001-+-0,01 mola/l (wartosc¢ ta zalezy m.in. od budowy zwiazku

bedacego w roztworze — czyli od tego na jakie jony dysocjuje w roztworze).
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Nizej podano wartosci wspotczynnika aktywnosci dla wodnych roztworow chlorku
sodu o réznych stezeniach, w warunkach podwyzszonego cisnienia. W roztworze

idealnym wszystkie wartosci 7 bylyby rowne jednosci. W ponizszym przykladzie,
wspolczynniki aktywnosci generalnie maleja wraz ze wzrostem temperatury

i stezenia, cho¢ w temperaturach do 100 °C, dla roztworéow o stezeniach powyzej
2 mol/kg, zaobserwowac¢ mozna niewielka tendencje wzrostowa.

Molalnos¢ NaCl | g o | ggoc | 100°c | 200 °C | 300 °C | 350 °C
(mol/kg)
0,05 082 | 081 | 079 | 0,73 | 0,59 | 0,47
0,50 068 | 068 | 064 | 062 | 0,32 | 0,18
2,00 070 | 068 | 064 | 045 | 0,21 | 0,07
5,00 087 | 089 | 080 | 047 | 0,17 | 0,04




Punktem wyjscia do obliczania wspotczynnikow aktywnosci jonow
w roztworach silnych elektrolitow jest teoria Debye’a-Hiickela.

A Wspotczynnik Zak teser ——. ‘) ik dnosci "
utorzy aktywnas,ci (Iog ”{) dKres stgzen alItosCl wWspotczynnika zgodhnoscl ,a
Debye-Hiickel < 0,01 Wartosc ,a” Jon
9 H*
Debye-Hiickel <01 Al3*, Fe3+, La3+, Ce3+
- 7
(zmodyfikowane) 3 Mg2+, Be2*

6 Mgz+Ir Zn2+f cu2+f Sn2+f Mn2+

Fe2*
Guntelberg <01 5 Ba2+, Sr2+, Pb2*, CO,2

4 Na*, HCO;, H,PO,-, CH;COO
S0,2, HPO,2
PO,3

Davies <0,5 3 K+, Ag*, NH,*, OH-, CI
Clo,, NO;', I, HS
W powyzszych rownaniach:
I = (Zcizi?)/2
(I — moc jonowa roztworu, c; — stezenie molowe jonu “i”, z; — ladunek jonu “i"”)
A = 182 x 10%(eT)~3? B = 50.3(eT)" /2
(= — stala dielektryczna rozpuszczalnika, T — temperatura w skali Kelvina)

— wspolczynnik zgodnosci zalezny od promienia jonu
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Teoretycznie nie ma zwigzkow w 100% jonowych. W praktyce mocne elektrolity
(roztwory wodorotlenkow alkalicznych — NaOH, KOH, Ca(OH),, kwasow mineralnych
— HCI, HNO3, H,SO,, HCIO, i soli powstajacych w reakcjach miedzy nimi — NaCl,
Na,S0,, KNO;) sa zdysocjowane w tak duzym stopniu, ze nie stosuja sie do prawa
dziatania mas. Nie mozna dla nich scisle wyznaczy¢ wartosci stalych dysocjacji (K.) -
mozna tylko oszacowac ich wartosc.

Inaczej jest w roztworach stabych elektrolitow, w ktorych czasteczki
niezdysocjowane sa w stanie rownowagi dynamicznej z produktami dysocjacji.
Odpowiednie zaleznosci mozna pokazac¢ dla jednoprotonowego stabego kwasu

octowego — CH;COOH, ktory dysocjuje jednostopniowo i ma tylko jedna, sumarycznag
stala dysocjacji (K.), jak i dla dwuprotonowego kwasu weglowego, ktory dysocjujac
dwustopniowo, ma dwie stale czastkowe (K., i K,,), ktorych iloczyn daje wartosc¢
sumarycznej stalej dysocjacji (K.).

Kwas octowy Kwas weglowy
CH;COOH 2 CH;COO™ + Ht H,CO5; 2 HCO; + H* HCO; 2 CO3% + H*
70 [CHCO0" ] [H*] = [HCO; ]J'[H*] e [COs2 ]J'[H*]

[H,COs5] [HCO; ]

CH-.COOH
Fagesa [CO;2 J[H*]2

Ka = Kal - Ka2 =

[H2CO;]
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(1853+1932)

Dla reakcji dysocjacji stabego elektrolitu (np. CH;COOH),
ktdrego poczatkowe stezenie molowe jest znane (C;):

CH5;COOH = CH;COO- + H+
Stopien dysocjacji «. dany jest wzorem:

n liczba czgsteczek zdysocjowanych

g = =

N, liczba wszystkich czasteczek

Stala dysocjacji (K,) przyjmuje postac:
[CH5COO0" J'[H*]

K, =
[CH;COOH]

Po podstawieniu
[CH;COOH] = C,, [CH;CO00-] = Cya oraz [H*] = Cyq,
otrzymujemy zaleznos¢ nazywana
prawem rozcienczen Ostwalda (1888 rok):

Co O°

K, =

1-a
Uwzgledniajac, ze dla stabych elektrolitow « >0 oraz 1-a >1,
otrzymujemy:
K,

o = —

Co
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Ogolny podziat reakcji chemicznych

Mozna zastosowac wiele kryteriow podziatu reakcji chemicznych. Najogolniejszym jest to,
ktore roznicuje przebiegajace reakcje ze wzgledu na rodzaj wymienianej materii.
Przebiegajacym reakcjom chemicznym czesto towarzysza przemiany fizykochemiczne
(np. dysocjacja elektrolitow, wytracanie/rozpuszczanie osadow).

Przemiany fizykochemiczne

Wytracanie/

Wymiana'jonow Wymiana'protonu
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Autorzy Rok Definicje
Angalig bl okolo 1776 Kwasy — zawierajq atomy tlenu
(1743+1794) y 13 y
Jacob Berzelius Kwasy — tlenki niemetali
(1779+1848) | °kote 1810 Zasady — tlenki metali
Justus von Liebig .. , . N
. okolo 1838 | Kwasy — zawieraja atomy wodoru, ktore mozna wymienic na atomy metalu
(1803+1873)
Svante Arrhenius 1884-1890 Kwasy — oddysocjowuja w roztworze wodnym jon wodorowy
(1859+1927) ; Zasady — oddysocjowuja w roztworze wodnym jon wodorotlenowy
Edward Franklin 1905 Kwasy — oddysocjowuja w roztworze taki kation jaki zawiera rozpuszczalnik
Albert Germann 1925 Zasady — oddysocjowuja w roztworze taki anion jaki zawiera rozpuszczalnik
Johannes Brgnsted
(1879+1947) 1923 Kwasy — oddysocjowuja w roztworze wodnym proton

Martin Lowry
(1874+1936)

Zasady — przylaczaja w roztworze wodnym proton
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Autorzy Rok Definicje
Gilbert Lewis 1923 Kwasy — akceptory par elektronowych
(1875+1946) (1938) Zasady — donory par elektronowych
Michait Usanowicz 1938 Kwasy — pPrzyjmujq jony ujemne lub odda]a_]o_ny doc_latnle
Zasady — przyjmuja jony dodatnie lub oddaja jony ujemne
Hermann Lux
(1904+1999) 1939 Kwasy — akceptory jonéw tlenkowych
Hakon Flood 1947 Zasady — donory jonow tlenkowych
(1905+2001)
Kwasy i zasady "twarde” — indywidua o matej objetosci, skoncentrowanym
Ralph Pearson duzym tadunku, stabo spolaryzowane
(ur.1919) 1963 Kwasy i zasady "miekkie” — indywidua o duzej objetosci, skoncentrowanym
Robert Ghormley Parr 1984 matym tadunku, mocno spolaryzowane.
(ur.1921) Najstabilniejsze polaczenia powstaja w reakcjach pomiedzy kwasami

i zasadami ,twardymi” oraz kwasami i zasadami , miekkimi”.
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(1859+1927)

W 1894 roku Arrhenius sformutowal teorie dysocjacji
elektrolitycznej, zakladajaca jonizacje wody: H,O = H* + OH'.
Idac tym tokiem rozumowania, nazwatl nastepnie kwasami te

zwiazki, ktore w wodzie dysocjowaly na kationy wodorowe (H+)
i aniony reszty kwasowej (A°), a zasadami te, ktore w wodzie
dysocjowaly na kationy i aniony wodorotlenowe (OH"):
HA = H* + A-
MOH = M* + OH-
Ostatecznie wiec, produktem reakcji kwasu z zasada w wodzie
jest sol M*A-,
a ubocznie powstajq czasteczki wody w wyniku laczenia jonow
H* i OH:

HA + MOH = MA + H,O HCI + KOH = KCI + H,0
Wiele soli w roztworze wodnym zachowuje sie jak kwas lub
zasada. Odczyn ich wodnych roztworow jest kwasny lub
zasadowy. Dla wytlumaczenia tych efektow wprowadzono nowy
typ reakcji chemicznej — reakcje hydrolizy.
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Hydrolizie, czyli rozktadowi pod wplywem wody, z odtworzeniem niezdysocjowanych
czagsteczek stabych kwasow i/lub zasad (takich, z ktorych wczesniej sdl powstata),
ulegaja jedynie sole mocnych kwasow i stabych zasad, stabych kwaséw i mocnych

zasad oraz stabych kwasow i stabych zasad.
Sole mocnych kwasow i mocnych zasad nie hydrolizuja.

H,0 ® ©
NH,Cl — NH, + ClI

H,0 < oH®+H®

ik .
NH,OH +H +Cl

©

Sol mocnego kwasu i stabej zasady.
Obok stabo zdysocjowanych czasteczek
wodorotlenku amonu pojawia sie hadmiar
jonow wodorowych.

Odczyn roztworu jest kwasny

H,0 () 200
N32C03 — 2Na + C03

2H,0 2 20H° + 21®

N
. 5 i3
2Na~ + 20H™ + H,CO;

Sol stabego kwasu i mocnej zasady.
Obok stabo zdysocjowanych czasteczek
kwasu weglowego pojawia sie nhadmiar

jonow wodorotlenowych.
Odczyn roztworu jest zasadowy
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Interpretacja reakcji hydrolizy dla soli stabych kwasow i mocnych zasad oraz soli mocnych
kwasow i stabych zasad jest jednoznaczna.
Watpliwosci natomiast budzi interpretacja dla soli stabych kwasow i slabych zasad. Poczatkowo
z reakcji hydrolizy tych soli wyciagano trudny do zaakceptowania wniosek, ze ich roztwory maja
odczyn obojetny. Obecnie uwzglednia sie w interpretacji roznice mocy stabych kwasow i stabych
zasad powstajacych podczas hydrolizy, ale i tak przydatnosc reakcji hydrolizy do oceniania
kwasowosci roztworow tego typu soli, jest watpliwa.

H,0 @ © Sol stabego kwasu i stabej zasady.
CH5COONH, = NH, + CH;CO0 Powstaja stabo zdysocjowane czasteczki
HOo &2 OHG + |.|® ~ kwasu octowego
,,i ,,i I wodorotlenku amonu.
: : Ich moc jest poréownywalna - odczyn
NH,OH + CH;COOH roztworu jest obojetny.
H0 2 © S4l stabego kwasu i stabej zasady.
(CH5CO0);Culp Cul+12CH5C00 Powstaja stabo zdysocjowane czasteczki
2H,0 2 20|.|®+ 2|.|® kwasu octowego

TR

Cu(OH), + 2CH;COOH

I wodorotlenku miedzi, przy czym kwas
octowy jest silniejszym elektrolitem.
Odczyn roztworu jest kwasny.
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Woda jest najpospolitszym rozpuszczalnikiem, ale moze byc¢ stosowana tylko jako
rozpuszczalnik takich zwiazkow, ktore sa trwate w jej obecnosci. Otrzymano szereg
zwigzkow nietrwalych w wodzie i bezwodnych (nhp. bezwodny azotan miedzi), ktore

maja ciekawe, inne niz formy uwodnione, wlasciwosci. Teoria kwasow i zasad

Arrheniusa, oparta na reakcji dysocjacji zwiazkow w wodzie, zaczela wiec by¢ zbyt

waska i wymagata rozbudowania, z uwzglednieniem mozliwosci stosowania
rozpuszczalnikow niewodnych.

Inne wady teorii kwasow i zasad Arrheniusa

1. Brak wyjasnienia roli wody (rozpuszczalnika) w procesie dysocjacji
2. Sole powinny miec¢ zawsze odczyn obojetny (a nie maja)
3. Nie ttumaczy dlaczego amoniak (NH-) jest zasada?
4. Operuje pojeciem wolnego protonu H*, podczas gdy jest on bardzo reaktywny,
| praktycznie w takiej formie nie istnieje:
H,0 + Ht = H;0* [H*] = 1013 M
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(1879+1947)

W 1923 roku Brgnsted i Lowry oparli
teorie kwasow i zasad na zdolnosci
substancji do uwalniania lub przytaczania
w roztworze jonu wodorowego
(protonu), aby objac¢ nia wszystkie
rozpuszczalniki protonowe (dysocjujace
z utworzeniem jonu Ht).

Kwasy zdefiniowali jako donory, a zasady
jako akceptory protonu. W tej teorii
kazdemu kwasowi odpowiada sprzezona
z nim zasada (oddajacy proton HCI jest
kwasem, a powstajacy anion CI-
sprzezona z nim zasadaq; przylaczajaca
proton czasteczka H,O jest zasada,

a H;0" jest sprzezonym z nia kwasem):
HCl + H,0 = H;0* + CI

(1874+1936)
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Kwas Brgnsteda jest to zwigzek z ktorego proton moze zostac usuniety (donor
protonu). Po oderwaniu protonu otrzymujemy z kwasu sprzezona z nim zasade.
Im mochiejszy jest kwas tym stabsza sprzezona z nim zasada. Zasada Brgnsteda

jest to akceptor protonu. Po przylaczeniu protonu zasada przechodzi w sprzezony
z nig kwas. Im silniejsza zasada, tym stabszy sprzezony z nig kwas.

W swietle teorii Bronsteda zawsze w roztworze jest rywalizacja roznych zasad
o proton, przy czym wszystkie reakcje kwas-zasada przebiegaja w kierunku
wytworzenia najstabszych ukladow kwas-zasada.

HCI + H,0 > H;0 ®© cl©
silny kwas staba zasada silny kwas bardzo staba
(stabszy od HCI) zasada
NH; + H,0 = NH 4® + OH ©
staba zasada SEIA N E silniejszy kwas silna zasada
od H,0
© ©
HCN + OH = CN + H,O0
staby kwas silna zasada silna zasada staby kwas

(stabsza od OH") (slabszy od HCN)
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Rozpuszczalniki polarne — w tym protonowe - maja zdolhos¢ do autojonizacji.
Oznacza to, ze czasteczki tych rozpuszczalnikow moga reagowac ze soba tworzac
odpowiednie kationy i aniony. We wszystkich rozpuszczalnikach protonowych
obowiazuja zalozenia teorii kwasow i zasad Brgnsteda-Lowry’ego.

Autojonizacja wybranych rozpuszczalnikow polarnych (temp. 25°C)
Reakcja dysocjacji Stala dysocjacji, K, (temp. 20°C)
H,O + H,0 < H;0* + OH" 1,8 - 1016
C,H;OH + C,H;OH < C,H;OH,* + C,H;O" 8,0-102°
CH;COOH + CH;COOH < CH;COOH,* + CH;COO- 3,5-1015
NH; + NH; < NH;* + NH," 2,0-102

State dysocjacji praktycznie wszystkich rozpuszczalnikéw protonowych przyjmuija
bardzo male wartosci co oznacza, ze rownowaga tych reakcji jest silnie przesunieta
w kierunku czasteczek niezdysocjowanych. Jednoczesnie fakt, ze zwiazki te ulegaja

autojonizacji wskazuje, ze sg to amfotery kwasowo-zasadowe (w reakcjach
kwasowo-zasadowych moga peinic funkcje zarowno kwasu jak i zasady).
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(1875+1946)

Ostatecznie Lewis uniezaleznil pojecie kwasow i zasad od
tego, czy zawierajq one protony czy nie, a takze od tego,
czy reaguja z rozpuszczalnikiem, czy nie. Zdefiniowat on
kwasy jako akceptory par elektronowych a zasady jako
donory par elektronowych. Tak wiec proton H* jest
kwasem Lewisa, a amoniak NH; zasada Lewisa, bo wolna
para elektronowa na atomie azotu moze by¢ oddana
protonowi (tak powstaje kation amonowy):

H;N: + H* 2 [H;N—H]*
W teorii Lewisa nie isthieje skala mocy kwaséw i zasad —
ich moc zalezy bowiem od konkretnej reakcji. W ujeciu tej

teorii niemal wszystkie reakcje chemiczne sa reakcjami

kwasowo-zasadowymi.
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Teoria Lewisa jest ogdlniejsza od teorii Bronsteda-Lowry’ego, dlatego wszystkie kwasy
i zasady Brgnsteda-Lowry’ego sa jednoczesnie (odpowiednio) kwasami i zasadami
Lewisa. Rozbudowanie przez Lewisa teorii kwasow i zasad praktycznie na wszystkie
reakcje kompleksowania, powoduje, ze kwasami jest wiele zwiazkow ktore w teorii
Brgnsteda-Lowry’'ego wcale nie sg uwzgledniane: np. AsCls, SO,, CO,, BeF,, BF-.
Bardzo ciekawymi kwasami Lewisa sa zwiazki pierwiastkow z niedoborem elektronow
(berylu, boru, glinu).

Kwasy i zasady Lewisa i Brgnsteda-Lowry’ego
HCI (H* + CI) + H,0 = H;0* + CI-
H;0* + OH = 2H,0
Na,O + H,O0 = 2NaOH

Kwasy Lewisa
AsCl; + CI- = AsClg”
SO, + 0%~ = SO
CO, + OH— = HCO;~
BeF, + 2KF = K,[BF,]
H5N: 4+ BF; = H;N:BF;
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Skala pH roztworow wodnych jest scisle zwigzana z teorig kwasow i zasad
Brgnsteda-Lowry’ego. Ta teoria praktycznie jako jedyna uwzglednia znaczenie
rozpuszczalnika w reakcjach kwasowo-zasadowych. Czysta woda jest w minimalnym
stopniu zdysocjowana:
2H,0 = H;0* + OH-

Stata rownowagi tej reakcji ma postac:

_ [H;0*]'[OH"]
" [H0F

Stezenie czystej wody jest wielkoscia stata ([H,0] = 55,4 mola/l), wiec iloczyn K_.[H,0]?
jest tez wielkoscia stala i nazywany jest iloczynem jonowym wody (K,).
Kw = K; - [H;0]? = [H;0+] - [OH]
W warunkach normalnych stezenia jonow hydroniowych i wodorotlenowych sa rowne:
[H;O0t]=[OH]=1.10"7 mol/l
czyli[H;0*] - [OH] = 10-14

Po zlogarytmowaniu ostatniego wyrazenia i wprowadzeniu pojecia wykladnika stezenia

jonow wodorowych (pH = -log[H;0%]) i wodorotlenowych (pOH = -log[OH]),

otrzymujemy podstawowe wyrazenie, wiazace stezenie jonow wodorowych

I wodorotlenowych w roztworach wodnych:
pH + pOH = 14

Skala pH roztworow wodnych obejmuje wartosci w zakresie 0+-14 (pH<7 charakteryzuje
roztwory kwasne, pH>7 — roztwory alkaliczne, pH=7 - czysta wode i roztwory obojetne).




O™
concentrarion

OHI

concentration
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Typ wplywu na pH

Budowa chemiczna zwigzkow
o wskazanym zachowaniu w roztworze

Co wplywa na pH?

Mocny kwas

Mocne kwasy protonowe

Kation wodorowy

Mocnha zasada

Wodorotlenki alkaliczne

Anion wodorotlenowy

Sol obojetna

Sol mocnego kwasu i mocnej zasady

Brak wplywu

Slaby kwas

Slabe kwasy protonowe lub
sole mocnych kwasow i stabych zasad

Kation wodorowy/kation
amonowy/ kation metalu

Slaba zasada

Slabe wodorotlenki lub
sole mocnych zasad i stabych kwasow

Anion wodorotlenowy/
anion reszty kwasowej
stabego kwasu

Sol calkowicie
hydrolizujaca

1. Sol slabego kwasu i slabej zasady

1. Kation amonowy/
kation metalu i anion reszty
kwasowej stabego kwasu

Amfolit 2. Wodorosol (tzw. kwasna sol) 2. Wodoroanion
1. Slaby kwas I jego :.r.ol Z mochq zasada Mieszanina kwasu
Bufor 2. Slaba zasada i jej sol z mocnym kwasem

3. Mieszanina sprzezonych amfolitow

I sprzezonej z nim zasady
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Zachowanie sie
zwigzkow
w roztworach wodnych

Przykladowe reakcje

Wzor na obliczanie pH

Mocny kwas

HCI + H,0 = H;0* + CI-

PH = -log[H;0%]

Mocnha zasada

NaOH + H,0 = Na+*-H,O + OH-

PH = 14 + log[OH]

Sol obojetna

NaCl + H,0 = Na*-H,0 + CI

pH =7

Slaby kwas

Zn2+.H,0 + H,0 = ZnOH* + H,0*

PH = (pK.xw — log[KW])/2

Slaba zasada

CO,2 + H,0 = HCO; + OH-

PH=7+ 1/2-pK_ ;s + 1/2:-log[ZAS]

Sol calkowicie
hydrolizujaca

NH,* + H,0 = NH; + H;0+
CH,COO" + H,0 = CH,COOH + OH-

PH = (PKyxw + PKazas)/2

Amfolit H,PO, + H,0 = HPO,* + H;O0*
H,PO, + H,0 = H;PO, + OH-
Bufor Amoniakalny: NH; + NH,* PH = pK_gyr + l0g([ZAS]/[KW])

Dodatek: H*
Reakcja: NH; + H* = NH,;*
Dodatek: OH-
Reakcja: NH,* + OH" = NH; + H,0

(wzor Hendersona-Hasselbacha)
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Metanol

Skala rownowagi kwasowo-zasadowej
w wybranych rozpuszczalnikach
protonowych

We wszystkich rozpuszczalnikach
protonowych obowigzuja zatozenia teorii
kwasow i zasad Brgnsteda-Lowry’ego.
Rozpuszczalnik odgrywa w tej teorii
podstawowa role. Od jego zdolnosci do
autojonizacji (od jego stalej dysocjacji)
zalezy rozpietos¢ skali pH w danym
rozpuszczalniku.

Wszystkie zwiazki zdolne do rownowag
kwas-zasada w roztworach wodnych,
sg tez zdolne do nich w innych
rozpuszczalnikach protonowych, ale
mozliwe jest w roznych rozpuszczalnikach
odwrocenie ich funkcji.




Kazdy kwas i1 zasada dysocjuja w roztworze wodnym w charakterystycznym dla siebie
(specyficznym) stopniu. Zatem w praktyce nie ma dwoch kwasow ani zasad
o identycznej mocy (identycznym stopniu dysocjacji).

H;(:@ﬁL (,p

H(/l + H:() Relative Strengths of Acids and Bases

I I S)] i )] Acid Base
= 1
[ 3( [C Strongest HCIO, ClOs~ Weakest
1 3 ids bases
[HCI] [H 2()] ac10s H,S0, Hﬁs()4 m‘:

®. P HI I
[H3O7][CI] HBr Br-
Ka = Keq[H20] = | HC I

[HCI] HNO, NO;~

H,0* H,O
HSO, Noye-
pKa = -log(Ky) =-7 H,S0; HSO;~
H;PO, H,PO,;
HNO, NO, ™
HF F~
HC,H.0; CaHi0™

Acid PK, Conjugate base i AI(HZO)(,‘“ Al(H:OkOHz +

H,CO;4 HCO;~

H,S HS™

HCIO ClO

HBrO BrO~

NH,; " NH;

HCN CN~

HCO;~ CO

H,0, HO, ™
’ HS™ St

Weakest H,O OH™ Strongest
acids bases

Keq -

H-Cl Cl
CH,CO0-H CH,CO0
HO-H
CHyCH,0-H
HC=CH

H-H

H,N-H

Increasing acidity of the acid

CH,=CH 44 CH,=CH

Increasing basicity of the conjugate base

CH;-H 5 CH
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Roztwory buforowe, to w najogolniejszym ujeciu roztwory dwuskladnikowe, w ktorych
jeden ze skladnikow jest kwasem, a drugi sprzezona z nim zasada. W praktyce
przygotowywane sa one najczesciej w jednym z trzech typowych skiadéw:

Staby kwas i jego s6l z mocna zasada
Staba zasada i jej s6l z mocnym kwasem
Mieszanina sprzezonych amfolitow

Roztwory buforowe stuza do utrzymania stosunkowo stalego pH roztworow. Stosowane
sa w waznych procesach przemystowych, np.: przy produkcji barwnikow, lekow
syntetycznych, w procesach fermentacyjnych, w poligrafii, podczas druku w technice
offsetowej. Bufory stosowane sa tez do stabilizacji pH gotowych produktow
spozywczych, kosmetykow i lekow. Bufor boranowy stosowany jest do przemywania
poparzonej skory lub oczu.

Do najwazniejszych roztworow buforowych naleza:
Bufor octanowy: CH;COOH, CH;COONa w zakresie pH = 3,5+6
Bufor amoniakalny: NH;, NH,Cl w zakresie pH = 8+11
Bufor fosforanowy: KH,PO,, K;HPO, w zakresie pH = 5,5+8

Bufor boranowy: H;BO;, Na,B,0, w zakresie pH = 7+9
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Pojemnosc¢ buforowa zdefiniowana jest jako:
: dn | | An
" |dpH N ApH
gdzie: — ilos¢ moli dodanego mochego kwasu lub zasady (lub

stezenie, gdy uwzgledni sie ilos¢ dodang do 1 litra buforu, (An/V))
— zmiana pH wywotana dodaniem tej ilosci kwasu lub zasady
Pojemnosc¢ buforowa zalezy od pH i okresla wrazliwos¢ roztworu
buforujacego na dodawanie mocnego kwasu lub zasady, np.
zmiana pH o 0,01 w wyniku dodania 0,006 mola kwasu lub zasady
oznacza $=0,6 mol.

Pojemnosc buforowq 3 jako funkcje pH roztworu, dla ukladu typu:
HA + A- (lacznie z obszarem nadmiaru mocnego kwasu lub
nadmiaru mocnej zasady), mozna policzy¢ ze wzoru van Slyke'a:
[H]- K,
((H*] + K,)°
gdzie: — laczne stezenie stabego kwasu i jego soli
— stala dysocjacji kwasu HA

In10 = 2,303

3 =1In 10 ((‘

+ [HT] + [(‘JH—])
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Bufory utrzymuja stale pH ustroju organizmow
zywych, co ma decydujace znaczenie dla
funkcji zyciowych. Bufory krwi ludzkiej
utrzymuja pH w granicach 7,35+7,45.
Wartosci pH ponizej wartosci 7,35 okreslane
sq jako kwasica, zas powyzej 7,45 jako
zasadowica. Prawidlowy zasob zasad
buforowych we krwi wynosi 48 mEq/I,

a w przestrzeni srodmiazszowej 30 mEq/I.
W organizmach ludzkich znaczaca role peklnia
bufory:

bialczanowy
(ok. 3% pojemnosci buforowej krwi)

hemoglobinianowy
(ok. 21% pojemnosci buforowej krwi)

wodoroweglanowy
(ok. 70% pojemnosci buforowej krwi)

fosforanowy
(ok. 6% pojemnosci buforowej krwi)

Dla zachowania funkcji zyciowych organizmu
ludzkiego, istotna jest rownowaga kwasowo-
zasadowa, a zwlaszcza rownowaga
wodoroweglanowa:

c02 + Hzo —_ H2C03 =H + HC03'

[800] [1] [0.03] [0.03]
Dla tej rownowagi wzor na pH:

[HCO; ]

pH = pK, + log
2% [H,C0,]

oraz
[HCO;-]
H = pK, + lo

& PRa H,co, g pCO, 2

gdzie: a = 0,0304 (przeliczenie mmHg na
mmol/Il [CO,])

a = 0,226 (przeliczenie kPa na mmol/l [CO,]).
Skladowa metaboliczna (HCO;") jest 20 razy
wieksza od skladowej oddechowej buforu
wodoroweglanowego (CO,) w rownaniu
Hendersona-Hasselbacha.
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Efekt dodawania kwasu solnego do wody i dwoéch roztworow buforowych o sktadzie:
Bufor nri: (Ckwasulcsoli = 0,1/0,1); Bufor nr 2: (Ckwasulcsoli = 0,2/0,2)
Zmiane pH roztworu buforowego liczymy ze wzoru Hendersona-Hasselbacha:

3

PH = pK, ci_coon + 109

[CH,COO-]

[CH,COOH]

K, CH;COOH =10

-4,8

pH

N

or +

HCl

N\

Wodla + HCI

N

10

-6

107>

10~

4

Stezenie HCI (rmol/1)

2 -1

-3 -
10 10 10

Stezenie HCI [pH dla| pHdla | pHdla
mol/I wody | buforu 1 |buforu 2

0 7 4.74 4.74

0.000001 6 4.74 4.74

0.00001 5 4.74 4.74

0.0001 2. 4.74 4.74

0.001 3 4.74 4.74

0.01 p 4.66 4.70

0.1 1 2.72 4.27
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Pod pojeciem ,alkacymetria” rozumiemy miareczkowanie roztworow kwasow
mianowanymi roztworami zasad oraz miareczkowanie roztworow zasad mianowanymi
roztworami kwasow. Metody alkacymetryczne nazywane sa takze metodami
zobojetnienia, poniewaz opieraja sie one na reakcji zobojetnienia, czyli reakcji kwasu z
zasada, w wyniku ktorej powstaje sdl i woda. Odwroceniem reakcji zobojetnienia jest
reakcja hydrolizy.

zobojetnianie

(Ht + A)+ (Me* +OH) & (Met* + A) + H,0

UETS zasada hydroliza sol woda

Miareczkowanie mozna prowadzi¢ w roznych uktadach:
miareczkowanie mocnhej zasady mochym kwasem
miareczkowanie mochego kwasu mocna zasadaq
miareczkowanie stabego kwasu mocna zasada
miareczkowanie stabej zasady mocnym kwasem
Nizej podano podstawowa zaleznosc¢ stosowana w alkacymetrii (znajac objetosci dwaéch
roztworow i stezenie jednego z nich, mozna wyznaczy¢ stezenie drugiego roztworu):
V;C; = V,C,
gdzie: V,; - objetosc¢ roztworu o normalnosci C;; V, - objetos¢ roztworu o normalnosci C,
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Reakcje miareczkowania kwasow zasadami (lub odwrotnie) rzadko kiedy sa barwne.
Aby odpowiednio uchwyci¢ punkt koncowy miareczkowania jak najblizszy punktowi
rownowaznikowemu, stosuje sie odpowiednio dobrane wskazniki (zwiazki majace
rozna barwe w roztworze, w zaleznosci od formy w jakiej wystepuja.

Wazniejsze wskazniki alkacymetryczne

] Barwa w roztworze
Wskaznik I b_arwy 2
w zakresie pH pPH < od dolnego pH > od gornego
zakresu zakresu
fiolet metylowy 0,15+0,5 zolta niebieskozielona
biekit tymolowy 1,2=2,8 czerwona zolta
oranz metylowy 3,1+-4,4 czerwona zolta
czerwien metylowa 4,2+6,3 czerwonha zolta
lakmus 5,0=8,0 czerwona niebieska
czerwien fenolowa 6,8+8,4 zolta czerwona
biekit tymolowy 8,0+-9,6 zolta niebieska
fenoloftaleina 8,3+-10,0 bezbarwna purpurowa
tymoloftaleina 9,3=10,5 bezbarwna niebieska
zolcien alizarynowa 10,0+12,1 zolta czerwona
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Krzywe miareczkowania alkacymetrycznego, to krzywe zalezZnosci pH roztworu
miareczkowanego od objetosci roztworu miareczkujacego. W ukiadach
alkacymetrycznych, w ktorych wystepuja same mocne elektrolity, poza prostym
zobojetnianiem nie obserwuje sie innych efektow. W uktadach, w ktorych przynajmniej
jeden z roztworow jest roztworem stabego elektrolitu, tworza sie mieszaniny buforujace.
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