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1 ROWNOWAGI CHEMICZNE W ROZTWORACH WODNYCH
1.1 CZESC TEORETYCZNA

Réwnowagi chemiczne moga ustala¢ si¢ w rozmaitych uktadach. Moga one dotyczy¢ zarowno
reakcji homogenicznych w cieczach, gazach jak i reakcji heterogenicznych w uktadach ztozonych
z kilku faz pozostajacych ze sobg w kontakcie. Wickszo§¢ rownowag omawianych w niniejszym
skrypcie dotyczy homogenicznych roztworéw wodnych. Rozwazane jednak tez beda reakcje,
a w konsekwencji i rownowagi chemiczne, zachodzace pomigdzy takimi roztworami a faza stala.
Ograniczymy si¢ w tym przypadku do reakcji wytracania osadow. Zostang tutaj przedstawione jedy-
nie elementarne poj¢cia obejmujace prawa rzadzace przemianami w uktadach makroskopowych oraz
wybrane wielkosci stosowane powszechnie do ich opisu. Szczegdtowe rozwazania dotyczace iloscio-
wego ujecia przemian fizycznych i chemicznych oraz wtasciwosci substancji, w tym funkcji termo-
dynamicznych takich jak energia wewnetrzna, entalpia czy entropia, beda przedmiotem wyktadu z

Termodynamiki Chemicznej, dziatu Chemii Fizyczne;.

1.11 Punkt r6wnowagi.

Rozwazajac rézne wielkoSci mogace by¢ podstawa do okres$lenia kierunku przemian
1 charakterystycznego dla nich ,,punktu”, w ktérym zostanie osiggni¢ty stan rownowagi, stwierdzono
istnienie dwoch takich czynnikow. Pierwszy z nich to czynnik energetyczny bedacy wynikiem
roznicy energii uktadu przed 1 po przemianie. Czynnik ten wskazuje na tendencj¢ do samorzutnego
zachodzenia takich procesow, w wyniku ktorych energia jest uwalniana w trakcie przemiany z uktadu.
Sa to procesy egzoenergetyczne. Drugim czynnikiem obserwowanym w uktadach makroskopowych
jest naturalna ich dazno$¢ do osiaggniecia standw statystycznie bardziej prawdopodobnych, a wiec
bardziej nieuporzadkowanych.

Ilosciowy opis efektow energetycznych rdéznorakich przemian stal si¢ mozliwy dzigki
sformulowaniu pierwszej zasady termodynamiki, méwigcej, ze suma zmian energii uktadu
1 otoczenia jest rOwna zeru. Mozna t¢ zasad¢ sformutowac inaczej stosujac funkcje zwang energia
wewnetrzng uktadu EF wyrazang w jednostkach energii (zgodnie z uktadem SI w dzulach — J).
Wielkos¢ ta posiada wlasciwosci charakterystyczne dla tzw. funkcji stanu (stanu uktadu). Oznacza
to, ze wartos¢ E nie zalezy zupeilnie od drogi, na jakiej dany stan zostal osiggniety. Energia
wewnetrzna jest funkcjg zalezng wylacznie od tzw. parametrow stanu, to jest od temperatury (7),

cisnienia (p), objetosci (V) oraz od skitadu chemicznego poszczegolnych faz tworzacych uktad,



wyrazonego poprzez utamki molowe sktadnikéw (xi), stezenia molarne (c¢i w mol-kg™') lub np.
molowe (c¢i w mol-dm™). Jest wielkoscig ekstensywna, gdyz jej warto$¢ jest wprost proporcjonalna
do ilosci materii w uktadzie — jest sumg energii wewnetrznych wszystkich sktadnikow tworzacych
uktad. Nie jest mozliwe wyznaczenie bezwzglednej warto$ci energii wewngetrznej. Mozna natomiast
zgodnie z pierwszg zasadg termodynamiki wyznaczy¢ jej zmiany jako sume ciepta Q i1 pracy W
wymienionych przez uktad z otoczeniem:

AEyqa = Q+W (1.1)

Wiele proceséw chemicznych prowadzi si¢ w warunkach izochorycznych, czyli przy statej objetosci
uktadu. Jezeli jedyna praca jaka moze wykonywac uktad jest praca zmiany objetosci (inaczej praca
objetosciowa W = —pAV, wowczas zmiana energii wewngtrznej jest rowna ilosci ciepta

wymienionego z otoczeniem:

AEy = (Eprodukty - substraty) = Qv (1.2)

V=const

Dla procesow izobarycznych, czyli zachodzacych w warunkach statego ci$nienia, uzyteczna jest inna,
nowa funkcja stanu - entalpia (H), ktora zostata zdefiniowana réwnaniem:

H=E+pV (1.3)
Mozna pokazac, ze efekt cieplny przemiany (np. reakcji) prowadzonej w warunkach izobarycznych

okresla zmiana entalpii uktadu:

=0Qp (1.4)

AHp, = (Hprodukty - Hsubstraty)p=wnst =
Zgodnie z przyjeta konwencjg ciepto przekazane uktadowi 1 praca wykonana na ukladzie maja
warto$¢ dodatnia, poniewaz zwigkszaja jego energie. Totez w przemianach endotermicznych entalpia
(energia wewnetrzna) produktow bedzie wigksza od entalpii (energii wewnetrznej) substratow.
Odpowiednio, w procesach egzotermicznych obserwowane zmiany zgodne begda z relacja AH < 0
(AE <0).

Jak wspomniano wcze$niej, drugim czynnikiem decydujacym o kierunku przebiegu procesow
samorzutnych jest stopien nieuporzadkowania uktadu. Mozna wykaza¢ na gruncie termodynamiki
statystycznej, ze miarg tego nieporzadku, inaczej méwigc miarg statystycznego prawdopodobienstwa
danego stanu jest entropia, funkcja stanu oznaczana symbolem S. Pojecie entropii zwigzane jest

bezposrednio z druga zasada termodynamiki, ktéra moéwi, Ze w procesach naturalnych

(samorzutnych) suma zmian entropii uktadu i otoczenia jest wigksza od zera. Uklad w trakcie takiej



przemiany zbliza si¢ do swojego stanu réwnowagowego. Zmiana entropii jest rowna zeru tylko
wtedy, gdy przemiana jest odwracalna, tzn., gdy zachodzi poprzez kolejne stany rOwnowagowe:
AS = ASytaa *+ ASotoczenie = 0 (1.5)

Druga zasada termodynamiki pozwala wiec na sformutowanie ilosciowego Kkryterium
samorzutnosci przemian. Jednak kryterium to zawiera w sobie wyrazenie na zmiang¢ entropii
otoczenia, ktora jest wielkoscig generalnie niemozliwg do okreslenia. Wtasciwosci omdéwionych
wczesniej funkcji stanu pozwalajg jednak na zdefiniowanie pewnych funkcji charakterystycznych
zwanych potencjatami termodynamicznymi, ktére sa roéwniez funkcjami stanu uktadu, a ich
zmienno$§¢ okresla kierunki przemian samorzutnych. Sposréd kilku  zdefiniowanych
w termodynamice chemicznej potencjatéw termodynamicznych najczesciej stosuje si¢ dwie funkcje:
energie swobodna F(7, V) zwang funkcja Helmholtza i okreslong rownaniem:

F=E-TS (1.6)
oraz entalpie swobodna G(7, p) (funkcje¢ Gibbsa):
G=H-TS (1.7)

Potencjal termodynamiczny okresla wszystkie wlasciwosci termodynamiczne uktadu i w chemii
spelnia podobng role jak potencjat pola sit w mechanice klasycznej. Na przyktad dla ciata
znajdujacego si¢ w polu grawitacyjnym gradient potencjatu okresla kierunek przemieszczania. Tak
samo gradient potencjatu termodynamicznego wskazuje kierunek przemiany, np. kierunek reakcji
chemicznej. Tak jak energia potencjalna uktadu jest sumg energii potencjalnych wszystkich jego
czescei, tak 1 potencjat termodynamiczny uktadu wielofazowego jest sumg potencjalow wszystkich
faz, a potencjat termodynamiczny danej fazy jest sumg potencjatow wszystkich jej sktadnikow. Jest
to wiec wielko$¢ ekstensywna.

Mozna zauwazy¢, ze rdwnania definiujace energi¢ swobodng (1.6) i entalpie swobodna (1.7)
zawieraja dwa czlony, z ktérych pierwszy jest wspomnianym wczesniej czynnikiem energetycznym
(odpowiednio energia wewngtrzna E 1 entalpia H), za$ drugi, entropowy (7S) okresla stopien
nieuporzadkowania ukladu. Uwzgledniajac konwencj¢ dotyczaca znakow AE i AS, mozna pokazad,
ze:

a) w przemianach samorzutnych zachodzacych w warunkach izotermiczno-izochorycznych (7,

V' = const) energia swobodna F' maleje: AFry < 0.
b) w przemianach samorzutnych zachodzacych w warunkach izotermiczno-izobarycznych (7, p

= const) entalpia swobodna G maleje: AGrp, < 0.



Sitag napedowa przemiany (np. procesu chemicznego) jest wigc towarzyszaca mu zmiana tzw.
potencjatu termodynamicznego. Uktad chemiczny zawsze dazy do stanu zwanego stanem réwno-

wagi, w ktérym potencjat termodynamiczny osigga minimum.

15l o 'T, p = const Na rysunku 1.1 przedstawiono wykres zmian
entalpii swobodnej ukladu w hipotetycznym
izotermiczno-izobarycznym procesie opisanym
rOwnaniem: A+B=C+D w  funkcji
wspotrzednej reakeji & Gdy & = 0 w ukladzie
wystepuja wylacznie substraty A1 B. Dla £=1

uktad zawiera tylko produkty C i1 D. Uklad

CE e osiggnie stan rownowagi chemicznej w punkcie
0 ;E Colr 1 1 ©  r, awiec w chwili, gdy entalpia swobodna bedzie
~0 0.2 04 0.6 0.8 1 ial ‘¢ minimal
Wsp6irzedna reakgii (&) miata warto$¢ minimalng.
Rysunek 1.1 Zmiana entalpii swobodnej uktadu, w Nalezy przy tym wyraznie podkreslié, ze

ktorym w warunkach izotermiczno-izobarycznych
zachodzi reakcja chemiczna A+B = C+D. Punkt
& = r oznacza punkt rOwnowagi. w reakcji substraty 1 produkty majg Scisle okre-

w stanie rownowagi chemicznej uczestniczace

Slone wartoS$ci stezen, ktore nie ulegaja zmianie

W czasie.
Wplyw jednego rodzaju czasteczek na energi¢ swobodng uktadu chemicznego mozna dogodnie;j
rozwaza¢ w kategoriach potencjalu chemicznego ui poszczegdlnych sktadnikow i, zdefiniowanego
jako pochodna swobodnej entalpii (G) po iloSci moli (i) i-tego skladnika przy stalych: 7, p oraz

niezmiennej ilosci pozostalych skladnikow:

() = (1.8)

T,p,n#n;
Na podstawie rownania (1.8) mozna powiedzie¢ w duzym uproszczeniu, ze potencjat chemiczny
substancji S pokazuje szybko$¢ zmian energii swobodnej uktadu powodowanych zmiang stezenia S
(przy stalej temperaturze, ci$nieniu i sktadzie). Jak wspomniano, entalpia swobodna G, podobnie jak
1 inne funkcje stanu jest wielkoscig ekstensywna. Dla czystej substancji mozna zdefiniowa¢ wielko$¢

intensywna, czyli niezalezng od ilosci, zwang molowg entalpig swobodna G, ktora jest rOwna:
G =— (1.9)

Poniewaz jednoczesnie dla uktadu zlozonego z jednego sktadnika mamy:



i=(%),, - o

totez mozna stwierdzi¢, ze potencjal chemiczny czystej substancji y jest rowny jej molowej
swobodnej entalpii G.
Jedna z wazniejszych relacji wigzacych potencjat chemiczny ux danego zwigzku chemicznego X

ze sktadem roztworu jest rownanie:
px = ug + RTInay = u@ + RTIn 3 + RT Inyy (1.11)

w ktorym u)? oznacza potencjat chemiczny X w jakim$ dowolnie wybranym stanie standardowym
roztworu, R jest stala gazowa, c© jest stezeniem standardowym wynoszacym 1 mol-dm™, natomiast
T — temperaturg bezwzgledna. Symbolem ayx oznaczono tutaj aktywnos$¢ substancji X. Aktywnos¢
ax jest zalezna przede wszystkim od stezenia zwigzku [X] i w znacznie mniejszym stopniu od stezen
pozostatych sktadnikéw. Z tego powodu wprowadza si¢ wielko§¢ zwang wspolczynnikiem
aktywnoéci yx zdefiniowana jako: yx = ax ' c©/[X]. Uwaza sie, ze ,u)? reprezentuje udziat
wnoszony do potencjatu chemicznego przez nature czastek substancji X, natomiast wspotczynnik
aktywnosci yy ich oddzialywania z sasiednimi czasteczkami roztworu. Z réwnania (1.11) wynika
jednoczesnie, ze aktywnos$¢ substancji zalezy od sposobu zdefiniowania stanu standardowego (,Ll)? ).
Warto tutaj wspomnie¢, ze przy rozwazaniu rOwnowag w rozcienczonych roztworach zawartos¢
sktadnika wyraza sie najcze$ciej poprzez jego stezenie molowe w mol-dm™>, chociaz stezenia w skali
molarnej, czyli wyrazone w liczbie moli substancji X na kg rozpuszczalnika, maja t¢ zaletg, ze sg
niezalezne od temperatury. Jeden z szerzej stosowanych ukladéw odniesienia dla wodnych
roztwordéw elektrolitow opiera si¢ na stwierdzeniu, ze dla roztworu o nieskonczenie wielkim
rozcienczeniu ([X] — 0) oddzialywania miedzyczasteczkowe drobin elektrolitu zanikajg 1 wowczas
wspotczynnik aktywnos$ci yx = 1. Z dobrym przyblizeniem mozna przyja¢, ze dla bardzo
rozcienczonych rzeczywistych roztworow, wartos¢ wspotczynnika aktywnosci yx zdaza do jednosci

1 wowczas:

px ~ uQ + RT In[X] (1.12)
Z réwnania (1.11) wynika, ze ux = u)(e , jezeli [X] =11 yx =1. Ten jeden z mozliwych do wyboru
stanow standardowych odpowiada wigc hipotetycznemu roztworowi o stezeniu jednostkowym
(1 mol-dm™), zachowujacemu sie tak, jak gdyby wspotczynnik aktywnoéci substancji byt réwny

jeden.



Potencjal termodynamiczny G uktadu (przy 7, p = const) oblicza si¢ sumujac iloczyny
potencjatéw chemicznych u; wszystkich sktadnikow i ilosci moli #;:

G = ping + ppny + oo+ g (1.13)

StwierdziliSmy uprzednio, ze uktad znajduje si¢ w stanie rownowagi (przy 7, p = const), jezeli

jego entalpia swobodna G wzgledem wspotrzednej przemiany (reakcji) osigga minimum (Rysunek

1.1). Dla przyktadowej reakcji: aA + bB 2 ¢C + dD warunek ten prowadzi w konsekwencji szeregu

przeksztatcen rownania (1.13) do zaleznosci:
apa + bug = cuc + dup (1.14)

Z réwnania (1.14) i definicji potencjatu chemicznego (1.11) otrzymujemy:

d
wiab = CHS + duy — aug — by (1.15)

przy czym wyrazenie po prawej stronie oznacza standardowa zmiang entalpii swobodne;j AG®. Jest
to zmiana entalpii swobodnej uktadu w hipotetycznym procesie, w ktérym z a moli substancji A1 b
moli substancji B w swoich stanach standardowych ([A]=1 i ya =1 oraz [B]=1 i yg =1) powstaje ¢
moli C i d moli D produktow roéwniez w stanach standardowych. Przy zachowaniu statej temperatury
1 ci$nienia wielko$¢ ta ma stalg warto$¢, zalezy bowiem tylko od rodzaju reagujacych drobin. Iloraz
aktywnos$ci w réwnaniu (1.15) jest niczym innym jak stala rownowagi reakcji chemicznej, oznaczang
zazwyczaj symbolem K. Wyktadniki potggowe w rownaniu tym sg rowne wspdlczynnikom
stechiometrycznym z uzgodnionego rdwnania reakcji. Réwnanie (1.15) mozna przedstawi¢ w postaci

—RTInK = AG® = AH® — TAS® (1.16)
ktora jest termodynamiczng definicjg stalej rownowagi K. Czgsto definiuje si¢ statag rownowagi jako
iloraz stezen produktow i stezen substratow. Takie ujecie jest pewnym uproszczeniem, ktore mozna
jednak stosowa¢ w przypadku wykonywania obliczen szacunkowych, przyblizonych. Stala

rownowagi K jest bowiem zwigzana z ilorazem st¢zeniowym (Q.) zalezno$cia:

da c d c,d c d —Cc—
_ agap _ ([Clyo)*([(Dlyp) c© atb—c-d _ yfy§ [CI°[D]? / o\at+b—c-d _ o
" afal ~ (Alya)(B yB>b( ) = Y&t TA9[B (c©) =Qy Q- Qe (1.17)

gdzie Q, to iloraz wspdtczynnikow aktywnosci, a Q.o stgzenie standardowe podniesione do
odpowiedniej potegi. Iloraz stezeniowy bedzie staty tylko wtedy, gdy iloraz wspotczynnikow
aktywnos$ci @, mozna uwaza¢ za staty (np. dla bardzo matych stgzef rowny bedzie w przyblizeniu
jednosci). Czesto tez iloraz stgzeniowy Q. jest nazywany statg rownowagi 1 w zaleznosci od tego,

w jakich jednostkach wyrazone jest stezenie, jest oznaczany symbolami:



K. — sklad mieszaniny reakcyjnej okre§lony za pomoca stezen molowych lub
molarnych - dla opisu roztworow ciektych np. wodnych,

Ky — sktad okreslony za pomoca ci$nien czastkowych pi - dla mieszanin gazowych,
Kx — sktad okreslony za pomocg utamkéw molowych - mieszaniny gazow i cieczy,
roztwory stafe.

Przy zalozeniu, ze wspoiczynniki aktywnos$ci nie roznig si¢ istotnie od jednosci, mozna tatwo
obliczy¢, ze im wigksza jest wartos¢ statej K (a wlasciwie K¢) tym bardziej na prawo lezy punkt
réwnowagi reakcji chemicznej. Dla przyktadowej reakcji A +B 2 C + D stala réwnowagi K =
0,0001 odpowiada 1% przemianie substratéw w produkty w stanie réwnowagi, K = 1 odpowiada 50%
przemianie, a dla K = 10000 stopien przemiany wynosi #99. Dogodnie jest wyraza¢ state rownowagi
w skali logarytmicznej. Totez czg¢sto zamiast wartosci statej K podaje si¢ warto$¢ pK, ktéra oznacza
ujemny logarytm dziesi¢tny z K:

AGO AGO
pK = —logi o K = In10RT _ 2,303RT (1.18)

Analogicznie:
pK. = —log K. oraz pKy = —log Ky (1.19)
Na podstawie rownania (1.17) mozna wyprowadzi¢ tzw. regule przekory zwang takze regulg Le
Chateliera-Brauna, ktora mowi, ze jesli na uklad bedacy w stanie rownowagi dziata jakis bodziec, to
uktad odpowiada w taki sposob, aby przeciwdziala¢ temu bodzcowi. Innymi stowy, w wyniku
dziatania zewngtrznego bodzca uktad bedacy w stanie rownowagi osigga nowy stan rOwnowagi, ktory
minimalizuje dziatanie tego bodzca. Przyktadowo, jesli do uktadu bedacego w stanie réwnowagi,
w ktorym zachodzi reakcja A + B 2 C + D, dodany zostanie produkt C, to uktad bedzie dazyt do
zmniejszenia stezenia tej substancji poprzez przesuwanie potozenia stanu réwnowagi w lewo;
w konsekwencji wzrosng stgzenia substratow A i B, st¢zenie produktu D zmaleje, a st¢zenie produktu
C wzrosnie, ale mniej niz by to wynikato z ilo$ci dodanego C. W ten sposéb dziatanie zewngtrznego
bodZca zostalo zmniejszone. Innym przyktadem zastosowania reguly przekory jest wyjasnienie
wplywu ci$nienia na polozenie stanu rownowagi reakcji syntezy amoniaku: Na(g) + 3 Hog) 2 2NHj3(g).
2 mole gazowego amoniaku powstaja z 4 moli gazowych substratow, a wiec zachodzenie reakc;ji
powoduje zmniejszanie liczby moli gazowych produktow reakcji, a co za tym idzie takze objetosci
uktadu. Wobec tego zwigkszanie ci$nienia w uktadzie reakcyjnym sprzyja¢ bedzie powstawaniu
amoniaku, gdyz uktad bedzie osiggatl nowy stan rownowagi, w sposob przeciwdziatajacy wzrostowi

ci$nienia, poprzez przesuwanie potozenia stanu rownowagi w prawo.
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1.1.2 Woda jako rozpuszczalnik.

1.1.21 Wstep

Wigkszo$¢ reakeji chemicznych prowadzi si¢ w $rodowisku rozmaitych rozpuszczalnikow,
sposrod  ktorych woda jest rozpuszczalnikiem najtanszym, najlatwiej dostepnym 1 stad
najpowszechniej stosowanym. Odgrywa ona szczegdlng role w chemii nieorganicznej, gdy
reagentami sg zwigzki o budowie jonowej. Jednym z wazniejszych parametrow charakteryzujacych
rozpuszczalnik jest wzgledna przenikalno$¢ elektryczna &. Aby substancje o budowie jonowej tatwo
sie rozpuszczaly 1 pozostaly w roztworze w postaci trwalych, pojedynczych, solwatowanych jonow,
rozpuszczalnik winien charakteryzowac si¢ odpowiednio wysoka wartoscia ¢. Jak bowiem wiadomo
energia oddziatywan elektrostatycznych pomiedzy tadunkami (jonami) jest odwrotnie proporcjonalna
do przenikalnosci elektrycznej osrodka, czyli im wigksza jest stata dielektryczna os$rodka, tym sily
wystepujace pomiedzy jonami sg mniejsze. Znajduje to swdj wyraz w roOwnaniu na energie uktadu

dwoch réznoimiennych tadunkow:

=219 (1.20)

ATTEE T

gdzie: &o to przenikalnos$¢ elektryczna prozni, a ¢ — wzgledna przenikalnos¢ elektryczna o$rodka (dla
prozni g = 1).

Znajomos$¢ wzglednej przenikalnos$ci elektrycznej ¢ pozwala przewidywa¢ zachowanie si¢ roznych
substancji w roztworze. Jezeli ¢ <20 wowczas oddzialywania pomigdzy jonami w roztworze sg zbyt
silne, aby jony mogly wystgpowa¢ w postaci izolowanej. Najczgsciej pojawiaja sie¢ wowczas jako
pary jonowe badz asocjaty, w przeciwienstwie do roztworow w rozpuszczalnikach o ¢ > 40 gdzie
beda wystepowaly prawie wylacznie jako solwatowane jony. Dodatkowymi czynnikami majgacymi
wplyw na powstawanie jonéw w roztworze sg wlasciwos$ci akceptorowe i donorowe rozpuszczalnika,
rozumiane jako wiasciwosci odpowiednio kwasowe i1 zasadowe w mys$l definicji kwasow i zasad
Lewisa. Rozpuszczalniki donorowe (zasady Lewisa) sa donorami par elektronowych i charakteryzuja
si¢ obecnoscig wolnych par elektronowych zlokalizowanych najczesciej przy silnie elektroujemnym
rdzeniu (O, N, Cl, P). Dzigki tworzeniu wigzan Gdonorowych Z Kationami stabilizuja ich solwatowana
formg¢. Rozpuszczalniki akceptorowe (kwasy Lewisa) charakteryzuja si¢ obecnoscig luki
koordynacyjnej i chetnie wiaza si¢ z drobinami, ktére sg donorami par elektronowych. Do takich
rozpuszczalnikow mozna zaliczy¢ np. SbFs, SOs3, AsClz. Wiasciwosci akceptorowe wykazywaé moga

rowniez rozpuszczalniki protonowe zdolne tworzy¢ wigzania wodorowe z donorami par
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elektronowych (O, N, F). Do rozpuszczalnikéw o silnych wtasciwosciach zaréwno donorowych jak

1 akceptorowych nalezy wiasnie woda.

\
/0 0,96A

H o H |, energia wigzan w krysztale jonowym. Bardzo duza stata dielektryczna jak

Stata dielektryczna wody w temperaturze 18°C wynosi 81,7 i tyle tez razy

mniejsza jest energia przyciggania mi¢dzy jonami w wodzie w poréwnaniu

1 znaczny moment dipolowy wody wynoszacy 1,86 D spowodowane sg katowa budowg czasteczki
(patrz rysunek) oraz silng polaryzacja kowalencyjnego wigzania O—H w kierunku do tlenu (wigzanie
Oakeeptorowe). Chemiczne wlasciwosci wody zdeterminowane sa obecnoscig dwdch wolnych par
elektronowych na tlenie, ktore moga by¢ angazowane do tworzenia wigzan z kwasami i odpowiadaja
za wlasciwosci zasadowe. Drobina wody moze by¢ donorem kationow wodorowych lub tez te
zwigzane z tlenem kationy shluza do utworzenia wigzan wodorowych O-H:-X =z silnie
elektroujemnymi  pierwiastkami (F, O, N). Nic wigc dziwnego, ze oddzialywania
migdzyczasteczkowe dipol — dipol wystepuja w wodzie obok silnych wigzan wodorowych O—H--O,
dzigki ktorym woda az do temperatury 100°C jest ciecza, podczas gdy zwiazki pozostatych
tlenowcow z wodorem sg gazami juz w warunkach normalnych. Zaréwno w H»S, HzSe jak i w HoTe
wigzania wodorowe sg bowiem zdecydowanie stabsze.

Analizujgc wlasciwosci wody na gruncie definicji kwasow i zasad Broensteda-Lowry'ego oraz

jej rozwinigcia w postaci jednolitej definicji kwasow — zasad — utleniaczy - reduktoréw dochodzi

si¢ do wniosku, iz woda moze spelia¢ w reakcjach
+H*

/\ chemicznych role¢ tak kwasu — donora kationow wodorowych

H,0 + H,0 —= OH~ + H,0* (protonow), jak 1 zasady — akceptora kationdéw wodorowych.
—H* W  cieklej wodzie zachodzi w konsekwencji proces

autodysocjacji, zwiazany z wymiana protonu pomiedz
ac, + bas, bas, + ac, ysocjac) qzany y Y pomiedzy

dwiema drobinami H»O.

W skali makroskopowej, w czystej wodzie ilo$¢ jonow powstajacych w wyniku takiej reakcji jest
jednak znikoma. Swiadczy o tym warto$é statej rownowagi, zwanej iloczynem jonowym wody
Kw=ap,0+apn-, ktory w temperaturze 25°C wynosi 1,008-:1074 (pKy, = 14). Nalezy w tym miejscu
zaznaczyC, ze W wyrazeniu na stala rdwnowagi nie wystepuje aktywno$¢ H»>O, gdyz stanem
standardowym wody jest czysta ciecz i apy,o = 1. Czgsto, dla uproszczenia zapisu stosuje si¢ symbol

H" oznaczajagcy umownie kation oksoniowy H3O". Przy zatozeniu, ze wspotczynniki aktywnosci
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jonow H3O" i OH™ sg réwne jedno$ci, mozemy zapisa¢: Kw=[H30"[OH |=10"'*. Ze wzgledow
praktycznych postlugujemy si¢ wielkosciami ujemnych logarytméw aktywnosci tych jonow: pH =
—log a0+ 1 pOH = —log agy-. Uzywajac tych wielkosci, mozemy wyrazenie na iloczyn jonowy
wody przedstawi¢ w postaci:

pK, = pH + pOH (1.21)

W czystej wodzie w temperaturze 25°C stezenie [H30"] = [OH ] = 10”7 mol-dm >, czyli pH =
pOH = 7. Wprowadzenie do wody kwasoéw (donoréw protondéw) lub zasad (akceptorow) prowadzi
do zmian stgzenia joné6w oksoniowych (wodorotlenowych), a co za tym idzie do zmian pH w zakresie
od 0 do 14. Warto w tym miejscu zauwazy¢, ze iloczyn jonowy wody zmienia si¢ wraz z temperatura
1 w konsekwencji woda moze mie¢ w innej temperaturze niz 25°C pH inne niz 7. Nie zmienia to faktu,
ze odczyn wody nadal pozostaje obojetny tzn. stgzenie jondw oksoniowych i wodorotlenkowych sa
sobie rowne. Mowimy, ze roztwor wodny ma odczyn kwasowy, jesli [H3O"] > [OH]. Jezeli natomiast
[H30"] < [OH ], méwimy, ze roztwor ma odczyn zasadowy.

Wobec reagentéw posiadajacych bardzo silne wtasciwosci utleniajagce woda moze ujawnic¢ stabe
wlasciwosci redukujace. Przyktadem moze by¢ powolna reakcja zachodzaca w roztworze wodnym
fluorku tlenu:

OF, + H,0 — 0, + 2HF

Znacznie fatwiej reaguje H2O z reduktorami, czego dowodem niech beda gwattownie zachodzace

reakcje z aktywnymi metalami takimi jak litowce czy wapniowce:

2Na + 2H,0 — H, + 2NaOH

1.1.2.2 Dysocjacja i elektrolity

Substancje rozpuszczalne w wodzie mozemy podzieli¢ na elektrolity 1 nieelektrolity.
Nieelektrolity nie ulegaja w wodzie dysocjacji elektrolitycznej, czyli nie ulegaja rozpadowi na jony.
Przyktadami nieelektrolitow sg sacharoza (cukier), mocznik, etanol. Elektrolity natomiast ulegaja
w roztworach wodnych dysocjacji elektrolitycznej, w wyniku ktérej w ich roztworach wystepuja
hydratowane, tzn. solwatowane przez czasteczki H>O, jony. Elektrolity mozna podzieli¢ na mocne
i stabe.

Mocne elektrolity (np. NaCl, KNO3z, MgSQs, itp.) po rozpuszczeniu w wodzie sg catkowicie
zdysocjowane na jony niezaleznie od st¢zenia, a elektrolity stabe dysocjuja tylko w pewnym stopniu,

ktéry zalezy od ich st¢zenia. Pomigdzy jonami a dipolami wody wystepuje silne oddziatywanie
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miedzyczasteczkowe. Energia potencjalna uktadu jon—dipol jest odwrotnie proporcjonalna do

kwadratu odlegtosci miedzy drobinami i okreslona wzorem:

qucosd

Ejon—dipol = — pr—-; (1.22)
gdzie: g to tadunek jonu, u oznacza dlugos¢ wektora elektrycznego momentu dipolowego, zas § to
kat pomiedzy wektorem momentu dipolowego i a wektorem 7.

W efekcie tych oddziatywan kazdy jon w roztworze wodnym jest hydratowany tzn. otoczony
pewna liczba rozmaicie wigzanych czasteczek wody. Drobiny H>O tworzg wokoét jonéw otoczki
hydratacyjne. W przypadku kationéw o niewielkim tadunku i duzym rozmiarze. Oddziatywania
miedzy takimi jonami i czasteczkami H2O s3 stosunkowo stabe 1 w ich wyniku powstaje tylko jedna
otoczka hydratacyjna. Przyktadem takich kationow sg Na*, K*, czy Cs*. W ich przypadku stosunkowo
tatwo 1 szybko dochodzi do wymiany czasteczek wody w otoczce hydratacyjnej z czasteczkami wody
bardziej oddalonymi od danego jonu centralnego. W przypadku kationéw o wyzszym tadunku
dodatnim i/lub mniejszym promieniu, w roztworze kationy otoczone sg przez wigcej niz jedna
otoczke hydratacyjng. W pierwszej z nich mozna mowi¢ o tworzeniu wigzan chemicznych przez
kation i czgsteczki H>O, w wyniku czego powstaja akwakompleksy np. [Co(H20)6]*", [Fe(H20)6]*",
[AI(H20)6]*", [Li(H20)4]" czy [Be(H20)4]**. Kolejna otoczka hydratacyjna jest juz zdecydowanie
stabiej zwigzana z akwakompleksem poprzez oddziatywania jon-dipol oraz wigzania wodorowe
tworzone przez drobiny H>O z drugiej i pierwszej otoczki hydratacyjnej. Aniony moga oddziatywac
z czasteczkami wody zaréwno na drodze oddziatywan elektrostatycznych (jon-dipol) jak i na drodze
kierunkowych wigzan wodorowych. Przykladowo aniony elektroujemnych pierwiastkow, w tym
szczegoOlnie F~ 1 OH™ tworzg jony silnie hydratowane za pomocg wigzan wodorowych.

Przedstawione tu informacje wskazuja na fakt, ze wprowadzanie jonéw do wody zaburza jej
strukture wewnetrzng poprzez zaburzenie sieci wigzan wodorowych wystepujacej w czystej wodzie.
Natomiast silne wigzanie czgsteczek wody przez mate kationy powoduje wzrost ich efektywnego
promienia w roztworze, co przektada si¢ na ruchliwos$¢ kationow w roztworze. Wyjatkiem od tej
reguly jest kation wodorowy, ktory mimo silnej hydratacji, wykazuje wysoka ruchliwo$¢ ze wzgledu
na inny mechanizm przewodzenia w roztworze. Badania wskazuja, iz w wodnych roztworach
mocnych kwasow kation wodorowy wystepuje w postaci jonu H(H,0)¢ o strukturze przedstawione;j
na ponizszym rysunku. Kation ten zwany jest kationem Stojanowa i moze by¢ traktowany jako
hydratowany kation Zundela H(H,0)3 lub Hg03. W zaleznos$ci od stezenia jondw wodorowych w

roztworze wystepowaé moga jeszcze inne formy tych jondw. Dlatego tez w dalszej czesci skryptu
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kation wodorowy wystepujacy w roztworach wodnych zapisywany bedzie za pomocag wzoru H3;O",
co jest daleko idgcym uproszczeniem, ale wskazujagcym na to, ze jon H' jest w roztworze

hydratowany. Na ponizszym rysunku przedstawiono przyktadowe struktury prostych hydratowanych

jonow.
_ — o4
H_ _H 3 .
0
| H H
\o H o/
H /Be\o’
~ \ \ H H
| @) | _
H g “H
- - N -+
- H H
H / \
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1.1.2.3 Sita jonowa roztworow

Wzajemne oddziatywanie naladowanych drobin w roztworze oraz oddzialywania z drobinami
rozpuszczalnika istotnie wptywaja na aktywnos¢ poszczegdlnych skladnikow roztworu. Zgodnie
z teorig Debye'a-Hiickla wartosci wspotczynnikow aktywnosci sg zalezne od sity jonowej roztworu.
Sila jonowa jest miarg wystepujacych w roztworze oddziatywan mi¢dzyjonowych, a oblicza si¢ ja

za pomoca rownania:
1
I'=2XilXi qf (1.23)
gdzie gito tadunek jonow X; o stezeniu molowym [Xj].
Zaproponowano szereg potempirycznych relacji wigzacych aktywno$¢ jonowych sktadnikow

roztworu z sitg jonowa. W rozcienczonych roztworach wodnych (/< 0,01 mol-dm ) w temperaturze
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pokojowej przyblizona warto$¢ wspotczynnika aktywnosci jonu jest okre§lona rownaniem Debye'a-
Hiickla:

AqiVT
1+aB\1

— logyi = (124)

gdzie A, a 1 B s3 wspotczynnikami zaleznymi od rozmiardw jonow, wlasciwosci rozpuszczalnika oraz
od temperatury. W wodzie w temperaturze 25°C warto$¢ parametru 4 wynosi 0,510, za$ iloczyn

parametréw aB 0,99, co prowadzi do nastepujacego wyrazenia na wspotczynnik aktywnosci:

_0,51q2VI
1™ 140,99v1

—logy (1.25)

Warto$ci powyzszych parametréw wynikaja z zatozen modelu Debye'a-Hiickla, ktory nie opisuje
dobrze roztworéw bardziej stezonych. Do opisu eksperymentalnie wyznaczonych wartosci
wspotczynnikow aktywnosci w takich roztworach konieczne jest dodanie kolejnych cztonéw
Z parametrami wyznaczonymi empirycznie. Przyktadem takiej empirycznej zaleznos$ci jest wzor

Debye'a-Hiickla-Brensteda zawierajacy empiryczny parametr c:

AgiVT
1+aB+1

—logy; = +cl (1.26)

1.1.3 Roéwnowagi kwasowo-zasadowe.

Wiasciwosci chemiczne wody, a szczego6lnie wspomniana wczesniej zdolno$¢ do spetniania roli
kwasu lub zasady, wywieraja zasadniczy wptyw na przebieg reakcji zachodzacych w srodowisku
wodnym. Jak wiadomo reakcja kwasowo-zasadowa wg definicji jednolitej polega na wymianie
protonu lub prostego anionu pomig¢dzy dwiema sprzgzonymi parami kwasl—zasadal 1 zasada2—
kwas2. Jezeli do roztworu wprowadzimy substancje o silnych wlasciwosciach kwasowych wowczas
woda bedzie spetniata role zasady — najczesciej jako akceptor uwalnianych z kwasu protondw. Proces
taki nazywany powszechnie dysocjacja kwasu mozna zapisa¢ ogdlnym rownaniem:

HA + H,0 2 A~ + H;0%

K, = 2 %Hs0t _ O Fs0t (1.27)

AHAAH,0 aHA

W roztworze rozcienczonym woda znajduje si¢ praktycznie w stanie standardowym 1 dlatego

aktywno$¢ ap,o jest rowna jednosci. Kwas w reakcji dysocjacji przeksztalca si¢ w zasade A~

natomiast woda w kwas H3O". Oprdcz termodynamicznej statej rownowagi reakcji Ka definiuje sie
stalg stezeniowa K¢ i stata Bronsteda KB bedaca kombinacja dwdch pierwszych:

_ [A7][H50%] [A7lay, o+

c B _
Ka [HA] ka = [HA]

(1.28)
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W wyniku procesu dysocjacji stezenie jonow oksoniowych (wodorowych) wzrasta, za$ stezenie
jondéw wodorotlenowych maleje, tak aby zostala zachowana stata wartos$¢ iloczynu jonowego wody.
Reakcja odwrotng do dysocjacji kwasu jest reakcja protonolizy (przytaczenia protonu):
A” +H,0 2 HA+ OH™
Ky, = Zuadon” _ Rw (1.29)

aa- Ka
Jesli znana jest stala dysocjacji kwasu i iloczyn jonowy wody to korzystajac z rownania (1.29)
mozna tatwo obliczy¢ stala rownowagi Ky dla sprz¢zonej z tym kwasem zasady. Rozpatrzmy dla
przyktadu proces dysocjacji kwasu octowego:
CH;COOH + H,0 2 CH3C00™ + H;07 pK.=4,76
oraz reakcj¢ protonolizy (hydrolizy) octanu sodowego, ktdry po rozpuszczeniu w wodzie ulega
calkowitej dysocjacji na jony. Powstajace aniony octanowe reaguja z H>O zgodnie z rownaniem:
CH;CO00™ + H,0 2 CH3COO0OH + OH™
a stala rownowagi dla tej reakcji pKy = pKw — pKa = 14,00 — 4,76 = 9,24. Wlasciwosci kwasowe wody
przejawiaja si¢ rowniez w reakcjach z obojetnymi drobinami. Dzieje si¢ tak np. w roztworze wodnym

amoniaku, gdzie zachodzi reakcja:

NH; + H,0 2 NHf + OH~ pKv=4,75
dla ktorej stezeniowa stata rownowagi Kj5 jest rowna:
c _ [oHT][NHZ]
Ks = NHa] (1.30)

Obliczenie stezenia (aktywnosci) jonow wodorowych w roztworach mocnych kwasow, tj.
kwasow catkowicie zdysocjowanych (pK, < —3), nie nastrgcza wigkszych trudnos$ci. Mozna
wowczas zalozy¢, ze dla kwasu jednoprotonowego st¢zenie jonow wodorowych jest rdwne
catkowitemu stezeniu kwasu [H3;0%] = cya. Zakladajac, ze Yu,o+ = 1 otrzymujemy pH =
—log cya. Na przyktad dla kwasu nadchlorowego o stezeniu 1,00-102 mol-dm > warto$¢ pH = 2,0.
Zupelnie analogiczne rozumowanie dotyczy roztworow mocnych zasad. Wowczas [OH™] = cgys
1pOH = —logcg,s. Cheac obliczy¢ pH nalezy sie postuzy¢ warto$cig iloczynu jonowego wody:
pH = pK,, — pOH = 14 + log cg,s.

Réwnowaga dysocjacji w przypadku stabych kwaséw nie jest tak znacznie przesunieta na prawo
1 stezenie jondw oksoniowych jest znacznie mniejsze niz catkowite stezenie kwasu. Jezeli przez cua

oznaczymy catkowite stezenie dodanego do wody kwasu wowczas otrzymujemy zaleznos$¢:

__ [A7][H30%] _ cphaa?
= "HAl - i-a (1.31)
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gdzie symbolem a oznaczono stopien dysocjacji zdefiniowany jako stosunek liczby (stg¢zenia)
zdysocjowanych drobin kwasu do liczby (stezenia) wszystkich drobin kwasu wprowadzonych do
roztworu. Zalezno$¢ ta pokazuje, ze im wicksze jest stezenie danego kwasu, tym jego stopien
dysocjacji jest mniejszy. Za$ w roztworach bardzo rozcienczonych nawet stabsze kwasy beda prawie
catkowicie zdysocjowane. Gdy stopien dysocjacji jest bardzo maty (np. rzedu 0,001) wéwczas mozna
przyjaé, ze 1- o ~ 1 i otrzymujemy przyblizone réwnania:

KE=cypalia= [-2 (1.32)
CHA

W przypadku dysocjacji zasad zdarza si¢, ze stopien dysocjacji oznaczany jest symbolem f
zamiast a. Taki dobor oznaczen nawigzuje do angielskich stéw oznaczajacych kwas 1 zasade
(odpowiednio acid oraz base). W przypadku protolizy zasadowej anionu octanowego wzor (1.31)
przyjmuje przy takim oznaczeniu postac:

K¢ — [OHTIICHCOOH] _ ccHzco0~ B2
b ™ [cH;c00"] 1-B

(1.33)

Zachowanie si¢ kwasoéw 1 zasad wieloprotonowych jest duzo trudniejsze do opisania. Sytuacje
komplikuje ztozenie dwdch 1 wigcej rownowag wystepujacych pomiedzy roznymi drobinami, ktore
powstaja na kolejnych etapach reakcji dysocjacji badz protolizy.

Rozpatrzmy taka réwnowage na przyktadzie kwasoéw dwuprotonowych. Dwustopniowa
dysocjacje kwasu HoA okreslajg dwie kolejne state dysocjacji

1. H,A + H,0 2 HA™ + H;0*
2. HA™ + H,0 2 A%~ + H;0%

AHA™ Ay ot Ap2-Ay 0t

Kal = W KaZ = arA- (134)
1 stala dysocjacji catkowitej
H,A + 2H,0 @ A?>~ + 2H;07
2
a,z2-a
K, =210 = k. - Ky (1.35)

aH,A
W miarg doktadne obliczenie stezenia jonéw wodorowych w ogoélnym przypadku wymaga
rozwigzania robwnania trzeciego stopnia. Obliczenia znacznie si¢ upraszczaja, jezeli kolejne state
dysocjacji sa niewielkie (stabe kwasy) lub gdy rdznig si¢ one istotnie. Wowczas mozna traktowac
kwas dwuprotonowy jako jednoprotonowy o statej dysocjacji Ka,1 lub K, zaleznie od zakresu pH.
Taka sytuacja wystepuje w przypadku wigkszosci kwaséw wieloprotonowych. Wystarczy poréwnac

kolejne state dysocjacji dla kilku wybranych kwaséw takich jak H3PO4, H3;AsOs, H2CO3 czy HS.
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Ale juz dla kwasu siarkowego, ftalowego, szczawiowego, kwasow polifosforowych itp. takie
uproszczenie begdzie bledne. W tabeli 1.1 zebrane sg wartosci statych dysocjacji dla wybranych

kwasow.

Tabela 1.1 Wartosci statych dysocjacji wybranych kwasow.

Kwas pKai pKa2 pKa3 pKas
H3POq4 2,15 7,21 12,34

H3AsO4 2,25 6,76 11,60

H2COs3 6,36 10,33

H>S 6,99 12,92

CeH4(COOH), 2,95 5,41

H>C204 1,27 4,28

CH;COOH 4,76

HCOOH 3,75

HCN 9,21

HsY (EDTA) 1,99 2,67 6,16 10,2
Al(H,0)3* 5,0

H>0Oz 11,62

Jak wiadomo kwasy 1 zasady w postaci roztworow wodnych moga ze sobg reagowac. Sa to reak-
cje egzotermiczne zachodzace z wydzieleniem czgsto duzej ilosci ciepta. Jezeli w roztworze 1 znaj-
duje si¢ mocny kwas np. HCl a w roztworze 2 mocna zasada np. NaOH, to oba roztwory zawieraja
catkowicie zdysocjowane elektrolity. W roztworze 1 wystepuja jony H3O" i CI", a w drugim Na*
i OH™. Po zmieszaniu roztwordw zajdzie reakcja miedzy jonami H3O" i OH™, w wyniku ktorej po-
wstanie woda, a calkowite st¢Zenie jondw w roztworze zmaleje:

H;0* + OH™ — 2H,0

Jony Na" i CI” w ogole nie biorg udzialu w tej reakcji, a jedynie wystepujg w roztworze.

Zgota odmiennie zachodzi reakcja zobojetniania zachodzaca pomigdzy stabymi kwasami i sta-
bymi zasadami. Jezeli w roztworze 1 znajduje si¢ staby kwas np. kwas octowy o stezeniu 0,10
mol-dm, a w roztworze drugim staba zasada np. amoniak o stezeniu 0,10 mol-dm™, to stopien dy-
socjacji obu elektrolitow oszacowany ze wzoru (1.32) wynosi okoto 1%. Zatem w obu roztworach

stabe elektrolity wystepuja gtoéwnie w postaci niezdysocjowanych czasteczek. Po zmieszaniu obu
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roztwordw zajdzie reakcja w wyniku, ktérej powstanie s6l — octan amonu — bedagca mocnym elektro-
litem, a wiec dysocjujaca w 100%:

CH;COOH + NH; —» CH3CO00~ + NHj
W wyniku rej reakcji zobojgtniania st¢zenie jondw w roztworze rosnie. Po dodaniu réwnowaznych
ilosci moli kwasu i zasady, otrzymany roztwor bgdzie mial odczyn zalezny od mocy oraz stezenia
powstajacego kwasu i zasady Brensteda. W omawianym przykladzie powstaja kation amonowy wy-
kazujacy wlasciwosci kwasowe 1 anion octanowy o witasciwosciach zasadowych. Majg one porow-
nywalne wladciwosci kwasowe (pK, ygp = 9,25) 1 zasadowe (pKp cn,coo- = 9,24) wige pH roz-
tworu wynosi w przyblizeniu 7.
1.1.3.1 Hydroliza

Reakcje hydrolizy soli sg to reakcje kwasowo-zasadowe w sensie Bronsteda (reakcje protolizy),
w ktorych jako substraty biorg udzial woda oraz jony powstale w wyniku dysocjacji elektrolityczne;j
tych soli. Procesy hydrolizy soli sg $cisle zwigzane ze zjawiskiem hydratacji. Reakcjom hydrolizy
ulegaja jedynie te jony, ktore wykazuja dostatecznie silne wiasciwosci kwasowe lub zasadowe.
W procesach hydrolizy kationy o silnych wlasciwosciach kwasowych, charakteryzujace si¢ matym
promieniem jonowym i duzym ladunkiem (np. w Be®', Fe**, Sn*' itp.) powodujg dodatkowa
polaryzacje¢ wiagzania O—H w drobinach wody hydratacyjnej przez co ostabiaja to wigzanie. Utatwia
to przeniesienie kationow wodorowych do drobin posiadajacych wiasciwosci zasadowe, np.
czasteczek rozpuszczalnika. Proces ten prowadzi do utworzenia odpowiednich hydroksokationow:

Al(H,0)3* + H,0 2 Al(H,0)s(0H)?* + H;0"
Al(H,0)s(OH)?* + H,0 2 Al(H,0),(0OH); + H;0*
Al(H,0),(0OH)} + H,0 2 Al(H,0)5(0H)$ + H;0*
2Be(H,0)3* + H,0 2 Be,(0OH)(H,0)3* + H;0% + H,0

(lub bez uwzglednienia powstawania dimeru [Be(H,0),]** + H,0 2 [Be(H,0)3;(0OH)]* + H;0%)
W wyniku zachodzacych reakcji wzrasta stezenie kationdw wodorowych i obniza si¢ pH roztworu.
Powyzszy przyktad hydrolizy kationu berylu ilustruje fakt, ze reakcje hydrolizy hydratowanych
kationbw mogg by¢ komplikowane przez zachodzace reakcji kondensacji powstalych
hydroksokationéw prowadzace do drobin dwu- 1 wigcej centrycznych. Dlatego hydroliza soli
zawierajacych silnie kwasowe kationy zachodzi czesto poprzez tworzenie ztozonych
wielkoczasteczkowych polianiondéw, ktore wytracaja si¢ z roztworu w postaci bezpostaciowego
(amorficznego) osadu. Sytuacja taka ma miejsce w przypadku wymienionych powyzej soli berylu
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i glinu. Prawdopodobnie agregacja prostych hydroksokationow nastepuje w wyniku utworzenia

mostkow wodorotlenkowych z jednoczesnym uwolnieniem drobin wody co ilustruje ponizszy

schemat.
OH OH
or | on, (AR
[/AI 0] /A| 0] Tn Al—__ /AI\O
H.0O | 0 ‘ )T
2 Hzo H H
OHZ OH, OH, OH2
[Al(H,0),(OH)] > [AI(H,0),(OH),],"™
i
H,O
2 N\ /O\ /OH2
HZO/Be BC\
/ \ TOH,
H,0 OH,
Be,(OH)(H,0)2*

Obok hydrolizy kationowej czgsto obserwuje si¢ w wodzie wystepowanie reakcji hydrolizy
uwarunkowanej wlasciwosciami zasadowymi drobin — gldwnie anionow. Najczesciej przytaczanymi

przyktadami sg reakcje jakie zachodza w roztworach soli stabych kwasow: np.

CO3™ + H,0 2 HCO3 + OH™ pKy = 3,67
PO3~ + H,0 2 HPO3™ + OH~ pKy = 1,68
HPOZ™ + H,0 2 H,P0%™ + OH~ pKy = 6,79

Przy rozpatrywaniu reakcji hydrolizy anionéw wodorosoli (np. NaHCO3) nalezy pamigtac¢ o tym,
ze aniony tych soli wykazujg zarowno wiasciwosci kwasowe jak 1 zasadowe:

HCO3 + H,0 2 CO%™ + H;07 pK.=10,33

HCO3 + H,0 2 H,CO03 + OH™ pKby = 7,65

Dlatego tez przy okreslaniu odczynu wodnych roztworow tych soli nalezy pordwnac
wlasciwosci kwasowe 1 zasadowe wodoroanionéw powstatych w wyniku dysocjacji elektrolitycznej
tych soli i1 stwierdzi¢, ktore wilasciwosci przewazaja. To one decyduja o odczynie roztworu
wodorosoli. Na przyktad w przypadku wodoroweglanu sodu warto$¢ statej K, tego jonu wynosi okoto
1071°, zag warto$¢ statej Ky 1078, Zatem aniony wodoroweglanowe wykazuja mocniejsze wlasciwosci

zasadowe niz kwasowe 1 odczyn wodnego roztworu wodoroweglanu sodu jest zasadowy. pH
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roztwordw jonéw amfiprotycznych, czyli takich, ktére wykazuja zar6wno wlasciwosci kwasowe jaki

zasadowe, mozna oszacowac przy wysokich stezeniach tego jonu ze wzoru:
1
pH = - (pKa + (14 — pKy))

gdzie pKj, i pKy, oznaczaja odpowiednio ujemne logarytmy ze statej protolizy kwasowej i zasadowej
danego jonu amfiprotycznego. W przypadku 0,10 M roztworu wodoroweglanu sodu pH roztworu
wynosi ono okoto 8,3.

Produkty reakcji hydrolizy moga nie tylko ulega¢ reakcjom kondensacji, o ktérych juz
wspomniano, lecz rowniez reakcjom kompleksowania. Przyktadem takiego procesu jest wytracanie
octanowego kompleksu jonow zelaza(Ill) w wyniku ogrzewania roztworu octanu zelaza(I1I). Reakcja

przebiega wedlug ponizszego rOwnania:

A
3Fe(H,0)3* + 7CH;C00~ - [Fe30(CH3C00)¢(H,0)3]CH;CO0 | +2H;0% + 12H,0
Struktura powstajacego kationu kompleksowego przedstawiona jest na ponizszym rysunku:

OH2 +

\K( >Fe-—-o

/ o
o Xl (™
Anion tlenkowy w powyzszej reakcji powstaje w wyniku reakcji dysproporcjonacji kwasowo-

zasadowej anionéw wodorotlenkowych:

20H™ - 02~ + H,0

1.1.3.2 Roztwory buforowe.

Roztwér wodny zawierajacy sprzezony kwas i zasade, ktorych stezenia sg porownywalne
1 dostatecznie duze, nazywamy roztworem buforowym. Uktad taki ma zdolnos$¢ do utrzymywania pH
roztworu na okre§lonym poziomie, nieznacznie zmieniajacym si¢ (a) pod wptywem dodatku innego
kwasu lub zasady oraz (b) pod wptywem rozcienczania. Stosunek stezenia kwasu 1 sprzezonej z nim
zasady powinien miesci¢ si¢ w zakresie od 0,1 do 10, zeby roztwor wykazywal wilasciwosci

buforujace pH. Cechy mieszaniny buforowej wykazywaé wigc beda:
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a) roztwory utworzone z kwasow i ich soli, np. H3PO4 + KH2POs, kwas octowy CH3COOH + octan
sodowy CH3COONa, roztw6r amoniaku i chlorku amonu,

b) roztwory soli wieloprotonowych kwasow, np. KH2PO4 i NaHPO4, NaHCO3 i NaxCOs, sole
kwasu cytrynowego.

Rownowage pomigdzy sprzezonym kwasem i zasadg okresla stata Bronsteda dysocjacji kwasu:
s = [A[],Z—zfm (1.36)
W przypadku mieszaniny buforowej, sporzadzonej przez zmieszanie roztworu stabego kwasu HA
(np. CH3COOH) i roztworu zawierajacego sprzezong z nim zasad¢ A~ (np. CH3COO™ w postaci soli
CH3;COONa), mozna z dobrym przyblizeniem przyjac, ze stgzenia niezdysocjowanego kwasu
[HA] = cya oraz sprzezonej z nim zasady [AT] = ca-. Po podstawieniu do wzoru (1.36)
otrzymujemy po przeksztatceniach:
csor =I5 137
pH=pKaB—logzI:—f (1.37)
To uproszczone rownanie doskonale opisuje wlasciwosci roztworu buforowego pod warunkiem,
ze pH nie jest zbyt bliskie 0 lub 14. W réwnaniu tym mozna zastapi¢ st¢zenia kwasu 1 sprze¢zonej

z nim zasady liczbami moli tych substancji:

pH = pKB — log =84 (1.38)

na-—
Zdolno$¢ do buforowania mieszaniny buforowej opisuje si¢ za pomoca tzw. pojemnosci bufo-
rowej, okreslajacej ilos¢ dodanego mocnego kwasu (zasady), ktora spowoduje zmiang pH buforu o

1 jednostke (w przeliczeniu na jednostke objetosci).
B=yom ™ vn (1.39)
Pojemno$¢ buforowa wyrazana jest w jednostkach mol-dm . Nalezy jednak pamietaé, Ze nie jest
ona tozsama ze stezeniem molowym, poniewaz wielko$¢ ta mowi w duzym uproszczeniu o tym, ile
moli mocnego kwasu lub mocnej zasady () nalezy dodaé¢ do 1 dm?® roztworu buforowego (V), aby
zmieni¢ jego pH o jedng jednostke. Pojemno$¢ buforowa jest zalezna przede wszystkim od stopnia
rozcienczenia buforu i od stosunku cac/cBas. Dla typowych mieszanin (pH w granicach 3—11) mozna

ja oszacowac wzorem:

_ (cua+ca—)Ka[H30%]
B =1In10 (Kot 1,072 (1.40)
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Szczegdlnym przypadkiem sg roztwory buforowe sporzadzone z rdwnych (molowo) ilosci kwasu
1 zasady. Wowczas cyp = ca- 1 W konsekwencji pH = pK,. Pojemnos$¢ buforowa takiej mieszaniny

jest najwigksza i wynosi w przyblizeniu 1,15cy,.
1.1.3.3 Metody pomiaru pH roztworow

Pomiar aktywno$ci (stezenia) jondw wodorowych jest realizowany najcze$ciej dwiema
metodami:
a) poprzez wykorzystanie odpowiednio dobranych wskaznikéw barwnych, takich jak oranz
metylowy, lakmus, fenoloftaleina itp.,
b) pomiar sity elektromotorycznej odpowiednich ogniw czutych na stgzenie jonéw wodorowych.
Substancje stosowane jako wskazniki (indykatory) charakteryzuja si¢ zmiang zabarwienia przy
zmianie st¢zenia jondw wodorowych. Na przyktad bigkit bromotymolowy w roztworach o pH mniej-
szym niz 6 wykazuje barwe zo6tta, w roztworach o pH wigkszym od 7,6 - barwe niebieska, a w prze-
dziale warto$ci pH od 6 do 7,6 - barwe zielong powstata z wymieszania formy zottej i niebieskiej.
Stosowane s3 rowniez wskazniki jednobarwne, jak np. fenoloftaleina, ktora ponizej pH 8 jest bez-
barwna, za§ powyzej pH 10 ma zabarwienie rézowe.
Wskazniki mozna uwazac za stabe kwasy HInd, ulegajace pod wplywem wody reakcji dysocjacji,
ktorej odpowiada okreslona stata rownowagi K.

Hind + H,0 2 Ind~ + H;0%

K, :M:Klnd (1.41)

AHInd

Jony Ind™ moga by¢ protonowane przez kwasy obecne w roztworach wodnych. Stosunek
aktywnosci, a wiec 1 stezen [Ind ]/[HInd] jest odwrotnie proporcjonalny do stezenia (aktywnos$ci)
jonéw wodorowych w roztworze. Jezeli drobiny HInd i Ind™ maja rézne zabarwienie, to kolor
roztworu zalezy od barwy drobin bedacych w nadmiarze. W ponizszej tabeli zamieszczono
zestawienie wybranych wskaznikéw z podaniem zakresu pH zmiany zabarwienia, warto$ci pKing oraz
barwy dwoch form.

Tabela 1.2 Zakresy zmiany barwy, pKiq oraz barwy formy sprotonowanej i deprotonowanej popularnych
wskaznikow kwasowo-zasadowych.

zakres pH barwy odpowiednio formy
wskaznik PKind
zmiany barwy sprotonowanej i deprotonowane;j
btekit tymolowy (1. zakres) 1,2-2,8 1,7 czerwona — zoltta
btekit bromofenolowy 2,8-4,6 4,0 zolta — niebieska
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oranz metylowy 3,1-44 3,7 czerwono-pomaranczowa — zotta

czerwien metylowa 42 —-6,3 5,1 czerwona — zolta
lakmus 5,0-8,0 - czerwona — niebieska

biekit bromotymolowy 6,0 7,6 7,0 z6lta — niebieska

btekit tymolowy (2. zakres) 8,0—-9,6 8,9 z6lta — niebieska
fenoloftaleina 8,3-10,0 9,6 bezbarwna — r6zowa

zoOkcien alizarynowa 10,0-12,0 11,2 zolta — fioletowa

Promieniowanie elektromagnetyczne, ktore dociera na Ziemig ze Stonca, jest promieniowaniem
polichromatycznym tzn. sktada si¢ z promieniowania o réznej energii i co za tym idzie o roznej
dhugosci fal. Ludzkie oko umozliwia detekcje promieniowania elektromagnetycznego o dlugosciach
fal z zakresu 400-800 nm, zwanego =zakresem $wiatla widzialnego. Promieniowanie
polichromatyczne sktadajace si¢ z poréwnywalnej ilosci promieniowania o kazdej dtugosci fali

z zakresu widzialnego odbierane jest przez ludzkie oko

jako $wiatto o barwie biatej. Jesli do oka dociera $wiatto

barwa swiatta
barwa
dopetniajaca

monochromatyczne lub polichromatyczne z wezszego

800
|

zakresu niz caty zakres widzialny, to jest ono postrzegane

czerwony

700
|

jako S$wiatto barwne. Zalezno$¢ barwy $wiatla od

podczerwieh —>>

pomaranczowy niebieski

dlugos$ci fali przedstawiona zostala na rysunku.

600
|

6ity

mdyae W przypadku wskaznikbw mamy do czynienia

z6ttozielony fioletowy

z absorpcja swiatla przez drobiny HInd 1 Ind™, a ludzkie

Sliwkowy

500
|

oko spostrzega barwe dopetniajaca (komplementarng) do

czerwony

dtugosé fali, nm —»

obszar widzialhy

niebieski pomarafczowy

barwy zaabsorbowanej przez drobiny wskazZnika.

<«— liczba falowa
26 25 24 23 22 21 20 19 18 17 16 15 14 13 12x10°cm’

Przyktadowo, forma kwasowa blekitu

indygo Zéity

bromotymolowego HInd wykazuje maksimum absorpcji

400
|

ficletowy zaottozielony

26 25 24 23 22 21 20 19 18 17 16 15 14 13 12x10°cm™

swiatta przy dtugosci fali ok. 430 nm. Pochtaniane jest

<— ultrafiolet

wiec promieniowanie o kolorze niebieskim i indygo,
a obserwowana barwa roztworu jest zotta. W roztworach zasadowych dominuje forma zasadowa
Ind", ktéra wykazuje maksimum absorpcji przy okoto 620 nm. Dlatego w roztworach zasadowych
btekit bromotymolowy pochlania $wiatto pomaranczowe i obserwowana barwa roztworu jest
niebieska. Przy warto$ciach pH, w ktérym wspotistniejg obie formy, roztwor wykazuje barwe zielona,

bedacg ztozeniem barwy niebieskiej 1 zottej.
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Stosuje si¢ rozmaite sposoby okreslania pH przy uzyciu wskaznikow. Orientacyjny, bardzo
przyblizony sposob polega na wykorzystaniu paskoéw bibuty nasyconych roztworami jednego
wskaznika lub mieszaniny wskaznikéw (papierki uniwersalne), ktére po zwilzeniu badanym
roztworem zmieniaja barwe. Doktadniejszy sposob okreslenia pH polega na kolorymetrycznym
porownaniu barwy wskaznika w badanym roztworze z zabarwieniem wskaznika w innym roztworze
(najczesciej buforowym) o znanym pH.

Czasami stosuje si¢ pomiar spektrofotometryczny, a wigc z wykorzystaniem promieniowania
monochromatycznego. Podstawa spektrofotometrii jest prawo Lamberta-Beera, ktore wiaze
absorbancj¢ 4 roztworu ze st¢zeniami (nie za$ aktywnos$ciami) obecnych substancji. Pierwotne
natezenie /o promieniowania monochromatycznego o dlugosci fali 4 maleje do I po przejsciu przez
warstwe roztworu o grubos$ci 0 proporcjonalnie do stezenia [X] i molowego wspodtczynnika absorpcji
substancji .

4y =log? = § i &(DIXi] (1.42)

Jezeli HInd 1 Ind™ s3 jedynymi substancjami, ktore absorbujg promieniowanie o uzytej dlugosci
fali to na podstawie pomiaru mozna do$¢ doktadnie okresli¢ stosunek stgzen [Ind ]/[HInd]
a w konsekwencji pH.

Pomiar pH za pomoca pehametru polega na okresleniu sily elektromotorycznej E ogniwa
zbudowanego z dwdch potogniw (elektrod), z ktorych jedno jest elektroda wskaznikowa o potencjale
zaleznym od aktywnosci jonow wodorowych, a drugie - elektroda odniesienia o stalym potencjale.
Najczesciej jako elektrode odniesienia stosuje si¢ potogniwo kalomelowe lub chlorosrebrowe.
Najwygodniejsza elektroda wskaznikowg jest elektroda szklana. Czasami bywaja jednak stosowane
elektrody wodorowe, chinhydrynowe i antymonowe.

W celu okreslenia pH roztworu poréwnuje si¢ sile elektromotoryczng Ex ogniwa w badanym

roztworze z sitg elektromotoryczng Ewzorzec analogicznego ogniwa zawierajgcego bufor wzorcowy:

F
pHx = pvazorzec + m(szorzec - Ex) (1-43)

gdzie: R - stala gazowa, F - stata Faradaya, T - temperatura wyrazona w K.

Poniewaz warto$¢ pHwzorzec zostata ustalona przez konwencje migdzynarodowa, oparta na
pewnych $cisle okreslonych zatozeniach, otrzymana warto§¢ pH nieznanego roztworu odpowiada
tym samym zalozeniom. Precyzja pomiaru zalezy wiec od prawidlowego wycechowania przyrzadu

na dwa roztwory buforowe, obejmujace zakres mierzonych wartosci pH.
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Nalezy pamigtaé, ze liniowa

zaleznos¢  potencjatu  elektrody I S TR S T S A S R

wskaznikowej od pH E = a-pH + b,
w oparciu o ktorg wyprowadzono

réwnanie (1.43) wystepuje tylko w

E/V

ograniczonym zakresie pH. Ksztalt

zaleznosci tej w pelnym zakresie pH

przedstawiony zostal na wykresie

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

obok. Przy niskich wartosciach pH
wystepuje btad kwasowy
spowodowany nieliniowos$cig zaleznosci potencjatu elektrody od aktywnos$ci jonow wodorowych
oraz wysokim stezeniem anion6w pochodzacych z dysocjacji kwasow obecnych w roztworze. Aniony
te podobnie jak kationy H3O" ulegajg adsorpcji na powierzchni elektrody i zmieniajg jej potencjat.
W przypadku roztworéw o wysokim pH wystepuje btad zasadowy. Z warunku elektroobojetnosci
roztworu wynika, ze w roztworach takich zawierajacych aniony OH™ o wysokim st¢zeniu wystepuja
rowniez w wysokim stezeniu kationy. W roztworach wodnych sg to z reguly kationy Na" i K™, ktore
takze ulegaja adsorpcji na powierzchni elektrody szklanej i zmieniajg istotnie jej potencjat, poniewaz

aktywno$¢ jonow H3O" jest w roztworach zasadowych o pH>12 bardzo niska.

1.1.3.4 Reakcje zobojetniania w roztworach wodnych

Stezenia jonow H3O0" oraz OH™ obserwowane w roztworach kwasoéw oraz zasad sg zgodnie
zrOwnaniami (1.27) 1 (1.29) zalezne przede wszystkim od dwoch wielkosci — stezenia
rozpuszczonego kwasu Cua (zasady Cg) oraz stalych rownowagi reakcji kwasowo-zasadowej z woda
(Ka, Kv) 1 w mniejszym stopniu od sily jonowej roztworu. W rozcienczonych roztworach mocnych
kwasow 1 mocnych zasad, dla ktérych stopien dysocjacji jest bliski 1 mozna z zupetnie dobrym
przyblizeniem przyjac, ze [H30"] ~ Cua i odpowiednio [OH™] ~ Cg. Czyli

pH = —logcyn i pOH = —logcy (1.44)
Dodawanie do roztworu mocnego kwasu roztworu mocnej zasady (i odwrotnie) powoduje, ze
zachodzi reakcja zobojetniania H3O" + OH™ — 2H,0 prowadzaca do stopniowej zmiany pH. Na
rysunku 1.2 przedstawiono przebieg zmian pH w funkcji objetosci dodanej zasady na przykladzie
roztworu mocnego kwasu HCl(g) 0 stezeniu 0,10 mol-dm ™ w iloci 25,0 cm?, do ktorego dodawano

porcjami 0,10 mol-dm™ roztwor NaOH. Wartosci pH mierzono potencjometrycznie stosujac
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elektrode szklang. Zaprezentowana na rysunku 1.21.2 za pomocg czarnej linii zalezno$¢ nosi nazwe
krzywej miareczkowania. Roztwor wyjsciowy kwasu wykazuje pH =~ 1. Na krzywej mozna
zaobserwowac charakterystyczny gwattowny wzrost pH roztworu w poblizu punktu przegiecia
krzywej dla Pnaon = 25,0 cm®. Punkt ten odpowiada wprowadzeniu stechiometrycznej iloéci zasady,
a wigc catkowitemu zobojetnieniu kwasu i nazywa si¢ punktem réwnowaznikowym miareczkowania.
Powstalty w wyniku reakcji obojetny roztwor soli (NaCl) ma odczyn obojetny tj. pH = pOH i w
temperaturze 25°C pH=7. Wprowadzanie nadmiaru zasady powoduje gwaltowny wzrost stezenia
jonéw OH™ 1 odpowiedni wzrost pH, a po dodaniu dalszych porcji asymptotyczny wzrost do pH ~
13, ktora to warto$¢ wynika z warto$ci pH uzytej zasady. Przebieg krzywej miareczkowania mocnej
zasady za pomocg mocnego kwasem bedzie identyczny, jesli zamiast wartosci pH na osi rzednych
umiescimy wartosci pOH (pamicetajac o zwigzku pH + pOH = pKy).
14 . . . .
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Rysunek 1.2 Krzywa miareczkowania 25,0 cm® kwasu solnego o stezeniu 0,10 mol-dm > za pomoca roztworu
wodorotlenku sodu o stezeniu 0,10 mol-dm™. Kolorem czarnym i szarym zaznaczono odpowiednio
zmiany pH oraz pochodnej pH wzgledem objetosci w funkcji objetosci dodanej zasady.

Dla roztworéw stabych kwasoéw 1 stabych zasad, gdzie stopien dysocjacji « jest okreslony
w przyblizeniu réwnaniem (1.32) pH poczatkowe na krzywej miareczkowania mozna oszacowac

korzystajac z zaleznoSci:

1 : 1
pH =~ (pK, —logcya) i pOH = (pKy, — logcp) (1.45)
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Nalezy jednak pamietaé, aby przedstawione powyzej wzory stosowac z duzg ostroznoscia i tylko do
szacunkowych obliczen. Na rysunku 1.3 przedstawiono przebieg zmian pH w funkcji objetosci
dodanej zasady przy miareczkowaniu stabego kwasu na przyktadzie roztworu kwasu octowego
CH3COOH 4q) (pKa =4,76) 0 stezeniu 0,10 mol-dm > uzytego w ilosci 25,0 cm?, do ktorego dodawano
porcjami 0,10 mol-dm~ roztwér NaOH. W tym przypadku po dodaniu stechiometrycznej ilosci
zasady (25,0 cm?®) obserwowana warto$§¢ pH punktu réwnowaznikowego znacznie przekracza
warto$¢ 7, charakterystyczng dla roztworéw obojetnych w temperaturze pokojowej. Wynika to z
faktu, ze sktad roztworu w tym punkcie odpowiada roztworowi octanu sodu CH3COONaq) i 0 pH
roztworu decyduje obecnos¢ zasadowych drobin CH3;COO™ pozostajacych w rownowadze z kwasem:
CH5;CO0™ + H,0 2 CH3COOH + OH™

Roztwor bedzie wigc w punkcie rownowaznikowym wykazywat pH roéwne:

pH = 14 — pOH = 14 — - (pK}, — log ceir,co0-) = 7 +5 (PKa + log ceitacoo-) (1.46)
Dodanie zasady w ilo$ci mniejszej od stechiometrycznej (np. w ilosci ok. 10 ¢m®) prowadzi do
powstania roztwordw czesciowo zobojetnionych (patrz rysunek 1.3), ktoérych sktad odpowiada
mieszaninie soli (CH3COONa) i kwasu (CH3COOH) a wiec mieszaninie buforowej (bufor
octanowy). Przebieg zmiennosci krzywej w tym obszarze ilustruje zachowanie si¢ pH roztworu
buforowego pod wplywem dodawania zasady. Niewielkie nachylenie krzywej wskazuje na
wlasciwosci buforowe takiej mieszaniny. Przy objetosci roztworu NaOH réwnej potowie objetosci
odpowiadajacej punktowi koncowemu pH roztworu réwne jest wartosci pKa kwasu octowego.
Wynika to z faktu, Ze przy tej objetosci polowa kwasu zostala zobojetniona i wystepuje w roztworze
w postaci anionéw octanowych, a druga potowa nie ulegla reakcji zobojetnienia. Liczba moli
anion6w octanowych 1 czasteczek kwasu octowego sg sobie rowne 1 zgodnie z réwnaniem (1.38)
pH=pKa.. W poblizu punktu réwnowaznikowego nachylenie krzywej gwattownie wzrasta, co

wyraznie wida¢ na wykresie pochodnej ApH/AV.
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Rysunek 1.3 Krzywa miareczkowania 25,0 cm?® kwasu octowego o stezeniu 0,10 mol-dm = za pomocg roztworu
wodorotlenku sodu o stezeniu 0,10 mol-dm . Kolorem czarnym i szarym zaznaczono odpowiednio
zmiany pH oraz pochodnej pH wzgledem objetosci w funkcji objetosci dodanej zasady.

Reakcje zobojetniania zachodzace w roztworach wodnych stuzg bardzo czg¢sto do oznaczania
ilosci substancji o charakterze kwasowym i zasadowym. Metody te opieraja si¢ na przebiegu krzywe;j
miareczkowania 1 polegaja ogodlnie na wyznaczeniu objetosci kwasu o znanym stgzeniu niezbednej
do zobojetnienia roztworu zasady o nieznanym stezeniu i odwrotnie. Produktem reakcji jest wowczas,
oprocz wody, odpowiednia sol. Miareczkowe oznaczanie kwasow 1 zasad zwane jest alkacymetrig
1 dzieli si¢ na alkalimetri¢ (oznaczanie kwasOw za pomocg zasad) 1 acydymetri¢ (oznaczanie zasad
za pomocg kwasow).

Miareczkowanie mozna takze zastosowa¢ do wyznaczenia statych dysocjacji lub stalych
protolizy (hydrolizy) kwasdéw 1 zasad Brensteda. Na rysunku 1.4 przedstawiona jest krzywa
miareczkowania wodoroarsenianu(V) sodu za pomocg kwasu solnego i jej pochodna. Na poczatku
miareczkowania tzn. przed osiagnieciem punktu koncowego PK1 w roztworze zachodzi reakcja:

HAsO;~ + H;0% - H,AsO; + H,0 (1.47)
Wtedy tez w roztworze powstaje roztwor buforowy, poniewaz wspoélistnieja w nim jony
wodoroarsenianowe(V) 1 diwodoroarsenianowe(V) bedace sprzezong parg kwas i1 zasada Brensteda.

Przy objetosci rownej potowie objetosci punktu koncowego PK1 pH roztworu rowne jest uyjemnemu
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logarytmowi drugiej statej dysocjacji kwasu arsenowego(V) pKa2. Warto$¢ wyznaczona z krzywe;j
miareczkowania wynosi 6,6 1 jest bardzo dobrze zgodna z wartoscig literaturowa (6,76). Po
osiggnigciu punktu PK1 w roztworze zaczyna zachodzi¢ reakcja:

H,AsO; + H;0* - H3AsO, + H,0 (1.48)
ktora zajdzie stechiometrycznie w drugim punkcie koncowym miareczkowania PK2. Jak wida¢ na

przedstawionym rysunku na krzywej miareczkowania nie wida¢ charakterystycznego skoku.
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Rysunek 1.4 Krzywa miareczkowania 20,0 cm? roztworu Na;HAsO4 o stezeniu ok. 0,11 mol-dm™ za pomocg
roztworu kwasu solnego o stezeniu 0,10 mol-dm . Kolorem czarnym i szarym zaznaczono odpo-
wiednio zmiany pH oraz pochodnej pH wzgledem objetosci w funkcji objetosci dodanej zasady.

Niemniej jednak ze stechiometrii reakcji (1.47) 1 (1.48) wynika, ze Vpk, = 2Vpk,. Pozwala to na
wyznaczenie pKar kwasu arsenowego(V) pomimo, ze nie jest widoczny drugi skok na krzywej
miareczkowania. Bowiem w miareczkowanym roztworze stezenie jonow
diwodoroarsenianowych(V) bedzie rowne stezeniu czgsteczek kwasu arsenowego(V) przy objetosci
dodanego HCI rownej 1,5Vpk;. pH roztworu miareczkowanego wynosi wtedy 2,3, wigc pKa1 kwasu
H3AsOs wynosi 2,3 (warto$¢ literaturowa wynosi 2,26). Otrzymane do$wiadczalnie warto$ci
pozwalaja m.in. na porownanie wlasciwosci zasadowych jondéw wodoro- 1 diwodoro-

arsenianowych(V). Te pierwsze maja silniejsze wlasciwosci zasadowe niz drugie, poniewaz
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PKbuasoz- = 14 — PKan,as0; = 14 — 6,6 = 8,4 a pKpn,aso; = 14— PK x50, =

11,7.

1.1.4 Réwnowagi utleniania-redukcji.

Reakcje utleniania i redukcji polegaja na wymianie fadunku — elektronéw migdzy dwiema sprze-
zonymi parami reduktor-utleniacz redi-oxi 1 red2-ox>. Reakcje takie mozna poréwnac z reakcjami
kwasowo-zasadowymi omawianymi wczesniej, z tg jednak roznica, ze w reakcjach kwasowo-zasa-
dowych sprzezone pary aci-bas; 1 aco-bas, wymieniaja miedzy sobg tadunek w postaci protonow lub
prostych anionéw. Etapy reakcji redox mozna przesledzi¢ analizujac tzw. reakcje potowkowe, czyli

inaczej przeksztatcenia w obszarze sprzezonych reagentéw red-ox:

Nyx10X1 + Z€~ 2 Npeqrred; (1.49)
Nredzl€dy 2 Ny 0X, + z€7 (1.50)
Nox10X1 + Npegaled, 2 Npegired; + Ny 0%, (1.51)

gdzie z oznacza liczbe elektronéw wymieniong mi¢dzy formg zredukowang a forma utleniona, a n;
wspotczynniki stechiometryczne reakcji.

Posta¢ zredukowana (red) powstaje przez przylaczenie elektronéw, posta¢ utleniona (ox) — przez od-
danie elektronow.

Dla kazdej reakcji potdéwkowej redox mozna zbudowa¢ odpowiednig elektrode (poétogniwo), na
ktorej beda zachodzily procesy utleniania i redukcji. Na przyklad dla reakcji Sn** + 2e” 2 Sn® bedzie
to blaszka cynowa zanurzona w roztworze soli cyny(Il) (np. SnCl,), a dla reakcji Fe*" + e 2 Fe?*
mozna si¢ postuzy¢ drutem platynowym, ktory bedzie zanurzony w roztworze zawierajacym mie-
szanke soli jonow Fe*" i Fe** (np. FeCls i FeCl,). Platyna jest metalem szlachetnym i w tym przy-
padku pozostanie w sensie chemicznym oboj¢tna natomiast speini doskonale role przewodnika elek-
trycznego przenoszacego elektrony niezbedne do zachodzenia reakcji redox. Tak zbudowang elek-
trode przedstawia si¢ za pomocg schematu okreslajacego sktad i wlasciwosci kolejnych elementow
sktadowych rozdzielonych pionowa kreska oznaczajacych granice faz. Dla przytoczonych powyzej
przykladow schemat bedzie wygladat nastepujaco: Sn) | Sn**(aq) oraz Ptcs) | Fe**; Fe'(aq). W zalezno-
$ci od powinowactwa reagentow redox do elektronéw, miedzy elektrodg a roztworem ustali si¢
pewna, niemierzalna rdznica potencjatow, ktorej warto$¢ bedzie mozna wyznaczy¢ jedynie wzgledem
drugiego potogniwa (elektrody odniesienia). Aby pomiar byl mozliwy nalezy wyréwna¢ potencjaly
elektryczne roztwordéw 1aczac je za pomocg klucza elektrolitycznego, ktéry pozwala na przenoszenie
jondéw (nos$nikow tadunku) nie dopuszczajgc do mieszania si¢ roztworow. W ten sposdb mierzac
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r6znice potencjalow pomiedzy dwoma elektrodami mozna wyznaczy¢ (wzgledny) potencjat reakcji

redox. Mierzony jest zatem potencjal ogniwa, E,, ktorego warto$¢ jest okreslana wzorem Nernsta:

n
red1 ,Mox2
E red1i %ox2

2F Nox1 ,Mred2
ox1l “red2

RT
E.,=ES - =EQ— —InQ (1.52)

gdzie z — liczba elektronéw wymienionych w reakcji,

F — stata Faradaya wynoszaca 96494 C/mol,

Ereo— standardowy potencjat reakcji ogniwa (dlaa; =1) 1

O — iloraz reakcji redox, okre$lajacy stosunek aktywnosci molowych reagentow.
Po podstawieniu statych i zamianie logarytméw naturalnych na dziesietne wzor Nernsta dla tempe-
ratury 25°C przyjmie nastepujacg postaé:

_ O 00591V
Ero - Ero -

Aby méc poréwnac potencjaty redox dla rozmaitych reakcji elektrodowych przyjeto umownie stoso-
wac reakcje zachodzaca na standardowej elektrodzie wodorowej jako reakcje odniesienia (o poten-
cjale standardowym rownym zero). W reakcji tej solwatowany kation oksoniowy (w stanie standar-
dowym ay, o+ =1) redukuje si¢ do gazowego wodoru (w stanie standardowym ay,=1):

2H;0% + 2e” 2 H, + H,0 (1.54)
Standardowa elektrod¢ wodorowa (potogniwo wodorowe) Pt(s) | Hag) | H30"(aq) wykonuje sie z pla-
tyny pokrytej czernig platynowa, zanurzonej w roztworze kwasu o aktywnosci jonow wodorowych
ay,o+ =1 1 omywanej gazowym wodorem pod ci$nieniem 1 bar (100 kPa).
Odnoszac potencjal reakcji elektrodowej wzgledem elektrody wodorowej definiuje si¢ potencjal re-

akcji elektrodowej (reakcji redox)

n
RT red

E =E° - Xnied (1.55)
zF Aoy

gdzie E ©_ standardowy potencjal (redukcji) danej reakcji elektrodowe;j.

Standardowy potencjat dowolnej reakcji elektrodowej wyznaczany jest poprzez pomiar réznicy po-
tencjaléw ogniwa (jego sily elektromotorycznej SEM), skonstruowanego w ten sposob, ze standar-
dowa elektroda wodorowa jest lewym potogniwem, a badana prawym (konwencja zgodna z zalece-

niami [UPAC).
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Potencjal reakcji ogniwa redox ma $cisty zwigzek z omawianym wcze$niej potencjatem termo-
dynamicznym a doktadnie ze zmiang entalpii swobodnej AG reakcji utleniania i redukcji zachodzacej
W ogniwie:

AG AG®  RT RT

Zaleznos¢ przedstawiona w rdwnaniu (1.56) pozwala na przewidywanie kierunku reakcji redox
w oparciu o znajomos¢ standardowych potencjatow reakcji elektrodowych (Tabela 1.3). Reakcja
redox bedzie zachodzi¢, jezeli pomigdzy reagujacymi uktadami istnieje rdznica potencjatow, ktora
w trakcie reakcji bedzie malala i w stanie rOownowagi osiggnie wartos¢ zerowa, czyli potencjaty
dwdoch reakcji potéwkowych beda identyczne. Inaczej mowigce reakcje redox zachodzg w kierunku
prowadzacym do wyrdéwnania potencjatow elektrodowych, czyli do E,, = 0. Z réwnania (1.56) wy-

nika, Ze wowczas w stanie rownowagi chemicznej stata rownowagi reakcji K., = Q, czyli:
ZF
Ink,, = EE?O (1.57)
Reakcje redox prowadzi si¢ oczywiscie czesto bez budowania ogniwa, w najprostszym przy-

padku przez zmieszanie w roztworze substancji o wlasciwos$ciach utleniajacych z reduktorem. Stalg

réwnowagi wyznacza si¢ korzystajac z wartosci potencjatow standardowych. Aby reakcja:

2Fe3* + 2e~ 2 2Fe?* (1.58)
Sn® 2 Sn?* + 2e” (1.59)
2Fe3* + Sn 2 2Fe?* + Sn2* (1.60)

zachodzita od lewej strony na prawo, to potencjal uktadu Fe’*|Fe’" musi by¢ wyzszy od potencjatu
Sn**|Sn’. Zgodnie z relacja Nernsta (rownanie 1.55) w czasie reakcji potencjat Fe**|Fe?" bedzie malat
dzieki wzrostowi stezenia formy zredukowanej Fe?" i zmniejszaniu sie stezenia formy utlenionej Fe®*,
za$ potencjal uktadu Sn?*|Sn° bedzie wzrastat. Tylko przy takim kierunku reakcji réznica potencjatow
obu uktadéw bedzie malata. Ostatecznie roznica potencjatow osiagnie wartos$¢ zerowa, a iloraz st¢zen
substratow i produktow (przy zatozeniu, ze wspotczynniki aktywnos$ci beda réwne 1 1 ag,=1) bedzie

w stanie rownowagi okreslany przez relacje:

S 2+ F 2+
1 [Sn2*[Fe ]=%(Ee _ ESerlZ+|Sn°) (1.61)

[Fe3+] Fe3+|Fe2+
Tabela 1.3 Potencjaty standardowe redukcji w roztworach wodnych w temperaturze 25°C (298 K), w odnie-

sieniu do standardowej elektrody wodorowej.

Reakcja potdéwkowa E® /v

Li'+e 2 Li —3,045
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Ca’>*+2¢ 2Ca —2.864
Na"+e 2 Na —2,711
Mg> +2¢ 2 Mg —2,370
Al(OH); + 3¢ 2 Al +40H" 2,328
AP +3e 2 Al —1,700
Mn?*+2e” 2 Mn —1,182
SOZ™ + H,O +2¢ 2 S0%™+20H- —0,932
Zn*"+2e¢ 2 Zn —-0,763
Cr’*+3e¢ 2Cr 0,744
AsO3™ +H,0+2e” 2 AsO3™+20H" —0,658
Cd(NH;3)3" +2¢” 2 Cd + 4NH; -0,613
Fe’*+2¢ & Fe —-0,441
Cd*+2e 2Cd —0,404
Ni**+2e 2 Ni —0,234
Cu(EDTA)* +2e 2 Cu+ EDTA* —-0.216
Sn*"+2e¢ 2 Sn —0,141
Pb**+2e¢ 2 Pb —0,126
2H30" +2¢” 2 Hz + 2H20 0,000
NO; + H,O +2¢” 2 NO;+20H +0,010
AgCly +e 2 Age + Cl- +0,222
HgoClos) +2e” 2 2Hg +2C10 +0,268
Cu*+2¢” 2 Cu +0,338
L+2 22I +0,536
MnOj; +e” 2 MnO3;~ +0,558
H3AsO4 + 2H30" + 2¢” 2 H3As03 + 3H,0 +0,586
Fe¥'+ e 2 Fe?* +0,771
Agh+e 2Ag +0,799
Hg?'+2e 2 Hg +0,852
Pd**+2e¢ 2 Pd +0,915
Pt*" +2e” 2 Pt +0,963
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Br, +2¢” 2 2Br +1,087
2103 + 12H30" + 10e” 2 I + 18H20 +1,195
Cr,0%™+ 14H30" + 6e” 2 2Cr*" + 21H,0 +1,333
Clh+2e 22CI° +1,358
Au’™+3e 2 Au +1,498
MnOj + 8H3;O" + Se” 2 Mn?" + 12H,0 +1,531
MnOj +4H;0" + 3¢ 2 MnOxs) + 6H20 +1,725
F2+2e” 22F +2,866

Ze znajomosci warto$ci potencjatow standardowych wynika szereg praktycznych wnioskow:

— gdy potencjat standardowy uktadu redox jest niski to posta¢ zredukowana tego uktadu jest
silnym reduktorem;

— gdy potencjat standardowy uktadu redox jest wysoki to posta¢ utleniona tego uktadu jest sil-
nym utleniaczem;

— drobiny o nizszej wartos$ci potencjatu standardowego sa reduktorami w stosunku do drobin
o wyzszym potencjale, tzn. redukujg je z postaci utlenionej do zredukowanej, same przecho-
dzac przy tym w postac utleniong;

— metale o potencjale standardowym nizszym od zera wypieraja wodor z kwasnych roztworow
(jony oksoniowe ulegaja redukc;ji);

— metale o potencjale standardowym wyzszym od zera rozpuszczaja si¢ tylko w roztworach
kwasow utleniajacych, czyli zawierajacych drobiny, ktére moga ulec redukcji, np. drobina
NO3 moze ulec redukcji do NO2, NO; lub NO w zaleznosci od warunkow prowadzenia reak-
cji 1 stezenia jonow oksoniowych;

— im wigksza réznica pomiedzy warto$ciami potencjatéw standardowych dwoch wybranych
uktadéw, tym tatwiej drobina z uktadu o nizszym potencjale ulega utlenieniu, a ta z uktadu

0 wyzszym potencjale — redukcji,
1.1.5 Rownowagi kompleksowania

Pod pojeciem zwigzku kompleksowego rozumie si¢ zwykle zwigzek o mniej lub bardziej ztozo-
nym skladzie chemicznym, utworzony w wyniku przytaczenia do centrum koordynacji pewnej liczby
drobin natadowanych badZ oboj¢tnych elektrycznie zwanych ligandami. Wyrdznikiem zwiazkow

kompleksowych jest to, ze z reguly zarowno centrum koordynacji jak i ligandy moga wystepowac w
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roztworze wodnym w postaci izolowanej hydratowanej. Obserwuje si¢ tworzenie trwatych komplek-
sow zaréwno jedno- jak 1 wielordzeniowych.

Reakcje kompleksowania polegaja na przylaczeniu lub wymianie ligandow w sferze
koordynacyjnej centrum koordynacji. W przypadku reakcji zachodzacych w roztworach wodnych,
kompleksowanie sprowadza si¢ do wymiany drobin wody w hydratowanych kationach (akwa-
kompleksach) na drobiny ligandow. Na przyktad, dla elektrycznie obojetnego ligandu L:

[M(H,0),]%* + mL 2 [M(H,0),,_ Ly ]t + mH,0 (1.62)

Pomijajac fakt, ze dany kation metalu wystepuje w roztworze w postaci akwakompleksu reakcje
kompleksowania mozna przedstawi¢ rownaniem:

MK* + mL 2 [ML,, |¥* (1.63)

Reakcje tworzenia kompleksow przebiegaja zwykle wieloetapowo, podobnie jak to ma miejsce
przy reakcjach dysocjacji kwasow wieloprotonowych. Z kazdym etapem reakcji jest zwigzana

odpowiednia stata rtownowagi reakcji. Dla przyktadu powstawanie jonu diaminasrebra(I) jest reakcja

dwustopniowa:
1 Ag* + NH; 2 Ag(NH3)*
2 Ag(NH;3)* + NH; 2 Ag(NH;3);
1+2 Ag" + 2NH; 2 Ag(NH3)3
a a + a +
Ki=p1 = aAg(NH3)+ K; = —— Kiz = KiK; = B, = —2g(NH3)2 (1.64)
NH3Apg+ ANH3Apg(NH3)F ANHz Pagt
a stale rOwnowagi K 1 K> zwane stopniowymi stalymi trwaloSci wynosza: pKi = -3,24,

pK> =-3,81. Czgsto wartos¢ pierwszej statej (K1), zwigzanej z etapem wigzania pierwszego ligandu,
jest najwigksza. Stale B1 1 f2 odpowiadajace stalym rownowagi dla reakcji powstawania kompleksow
z akwajondw metalu 1 liganddéw zwane sa sumarycznymi stalymi trwalosci kompleksu.
Odpowiednie stale trwatosci dla aminakompleksow srebra wynosza logf; = 3,24 i logf> = 7,05.
Przyjmujac, ze wspotczynniki aktywnosci drobin w roztworze sg rowne 1, powyzsze rownania oraz
state rownowagi mozna zapisa¢ w uproszczonej postaci ogolne;j:

MLEF + Laag) 2 ML,

n-1 (aq)

Mg‘;q) + nlg) 2 ML’;j(aq)

_ _[MLE*]
oraz 182 = W

[MLi*]

Kn = mae o

(1.65)

Woéwczas tatwo wykazaé, ze: K, = f,/fn-1 01az f, = K; - K, - -+ K,
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Przy wykonywaniu obliczen czasami wygodnie jest zalozy¢, ze reakcja tworzenia zwigzku kom-
pleksowego jest nieodwracalna i natychmiast po niej zachodzi reakcja dysocjacji wtérnej. Efekt
koncowy jest taki sam, ale caty proces jest w sposéb sztuczny rozbity na dwa etapy:

MGo) + nLag) = MLiag)
ML aq) @ Miag) + nlag)

Z reakcja dysocjacji wtornej zwigzana jest stala nietrwalosci bedaca odwrotnoscia sumarycznej
statej trwatosci. Oczywiscie reakcje dysocjacji wtornej mozna zapisaé takze etapowo.

Wieloetapowos¢ reakcji kompleksowania powoduje, ze w roztworach wodnych mamy prawie
zawsze rownowagowa mieszaning kompleksoOw o roznej liczbie skoordynowanych ligandow.
Stosunki ilo§ciowe pomigdzy poszczegdlnymi formami sg oczywiscie zalezne od stgzenia czynnika
kompleksujacego i metalu. Aby obliczy¢ stezenia poszczegdlnych kompleksow znajac state trwatosci

p» mozna skorzysta¢ z rownania bilansowego na stgzenie catkowite jonéw metalu i czasteczek

ligandu. Stgzenie calkowite drobin zawierajacych centrum koordynacji wynosi:

cm = [M] + [ML] + - + [MLy] = [M] + %I, B[M][L]’ (1.66)
Podobnie, stezenie catkowite ligandu dane jest zaleznos$cia:
e, = [L] + [ML] + 2[ML,] + - + n[ML,] = [L] + X, i - Bi[M][L]' (1.67)

Sytuacja niekiedy ulega komplikacji, gdy jeden ze zwiazkow kompleksowych jest trudno
rozpuszczalny w wodzie np. ML,. Wtedy przy pewnym zakresie stezen kationow metalu 1 ligandu
z roztworu bedzie wytracat si¢ osad zwigzku ML, ktory bedzie ulegal roztworzeniu po dodaniu
nadmiaru liganda L. Jest to sytuacja typowa dla amfoterycznych wodorotlenkow metali np.
dodawanie do roztwordéw soli glinu wodorotlenku sodu powoduje poczatkowo powstawanie
hydroksokompleksow AI(OH)Zy i AI(OH)J (,q)- Nastepnie z roztworu zaczyna wytracac si¢ osad
wodorotlenku glinu AI(OH); (5). Przy dodawaniu kolejnych porcji roztworu wodorotlenku sodu (tzw.
nadmiaru NaOH) zaczynaja powstawaé jony kompleksowe o wigksze] zawarto$ci jondw
wodorotlenkowych: AI(OH)j ,q) 1 0sad zaczyna sig roztwarza¢. Po dodaniu odpowiednio duzej iloci
wodorotlenku sodu mozliwe jest calkowite roztworzenie osadu wodorotlenku glinu.

Podobna sytuacja ma miejsce w przypadku dodawania roztworéw amoniaku do roztworow soli
metali tworzacych aminakompleksy. Roztwory amoniaku ze wzgledu na jego wtasciwosci zasadowe
wykazuja zasadowy odczyn i1 zawieraja w zwigzku z tym pewng ilo$¢ jonéw OH™. Z tego powodu
w miar¢ dodawania NH3(q) do roztworu soli metalu np. CuSO4 poczatkowo nastepuje wytracanie

osadu wodorotlenku miedzi(Il) 1 dopiero w nastepnej kolejnosci wodorotlenek ten ulega

37



roztworzeniu. Nie powstaja jednak hydroksokompleksy miedzi(Il), lecz aminakompleksy, gdyz
stezenie amoniaku w roztworze jest wielokrotnie wieksze niz stezenie jonow wodorotlenkowych.
Procesy te opisujg nastepujace rownania reakcji:
Cu?* + 20H™ - Cu(OH),
Cu(OH), + 4NH; — Cu(NH3)3* + 20H™

Dla bardzo nielicznej grupy jonéw metali, z ktérych najwazniejsze sa Cr** i Co?’, rownowaga
miedzy uwodnionym jonem metalu, ligandem 1 kompleksem ze wzgledow kinetycznych ustala si¢
bardzo powoli (po wielu godzinach a nawet dniach), niezaleznie od termodynamicznej trwato$ci
kompleksu. Kompleksy takie nazywane sg biernymi. Wigkszo$¢ kompleksow jest jednak labilna tzn.
tworzy si¢ w czasie potrzebnym na zmieszanie dwdch roztworow, a rbwnowaga osiggana jest po

uplywie utamkéw sekund.

1.1.5.1 Rozkladanie zwigzkow kompleksowych

Reakcje tworzenia zwigzkow kompleksowych (1.63) sa odwracalne a potozenie stanu rownowagi
tych reakcji jest silnie przesunigte w stron¢ produktu. Z tego powodu mozliwe jest otrzymywanie
tych zwigzkoéw w prosty sposob poprzez zmieszanie roztworu zawierajacego centrum koordynacji
1 ligandy. Niemniej jednak ze wzglgdu na odwracalno$¢ reakcji tworzenia zwigzkéw kompleksowych
mozliwe jest ich roztozenie. W tym celu nalezy przeprowadzi¢ jakie$ reakcje, w wyniku ktorych
zwigzaniu ulegng kationy metalu (centrum koordynacji) lub ligandy. W ten sposéb zmniejszone
zostang stezenia substratow reakcji (1.63) 1 zgodnie z regulg przekory uktad begdzie dazyt do nowego
stanu rownowagi, w ktorym zmniejszeniu ulegnie stezenie zwigzku kompleksowego. Jezeli
zwigzanie zostanie dostatecznie duza ilo§¢ kationow metalu lub ligandow, dojdzie do catkowitego
rozktadu zwigzku kompleksowego. Wigzanie centrum koordynacji 1 ligandow moze odbywac si¢ na
drodze reakcji kwasowo-zasadowych w mysl definicji Breonsteda (np. reakcja amoniaku z kwasem
prowadzaca do jondéw amonowych), na drodze reakcji redox (np. redukcja jonéw Fe** w rodankowym
kompleksie do jonéw Fe?" objawiajaca sie odbarwieniem roztworu), czy tez poprzez stracenie osadu
(np. wytragcenie osadu jodku srebra z roztworu zawierajacego amoniakalne kompleksy srebra). Inng
mozliwoscig jest rozktad zwigzkow kompleksowych przez rozcienczanie roztworu. W jego wyniku
mianownik w wyrazeniu na stala trwalosci (1.65) maleje w wigkszym stopniu niz licznik. Poniewaz
stata kompleksowania nie moze zmienia¢ swojej wartosci st¢zeniu zwigzku kompleksowego musi
zmale¢ bardziej niz by to wynikato z samego rozcienczania i przy duzych rozcienczeniach mozna

catkowicie roztozy¢ jony kompleksowe. Warto jeszcze wspomnie¢ o mozliwosci rozktadu zwigzku
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kompleksowego na drodze reakcji kompleksowania poprzez zwigzanie centrum koordynacji lub
ligandow w postaci bardziej trwatego kompleksu. De facto wszystkie reakcje kompleksowania w
roztworach wodnych biegng w ten sposéb, poniewaz kationy metali wystepuja w nich w postaci

akwakompleksow.

1.15.2 Trwatos¢ zwigzkow kompleksowych i efekt chelatowy

Trwatos¢ zwigzkow kompleksowych moze by¢ szacowana przez poréwnanie wartosci statych
trwato$ci. Nalezy pamigta¢, ze w przypadku niewielkich réznic migdzy statymi trwatosci
kompleksow o roznej liczbie koordynacyjnej to ktéry kompleks jest trwalszy moze zaleze¢ od stgzen
jondw wystepujacych w danym roztworze. Jesli natomiast roznice migdzy stalymi trwatos$ci sg duze
tzn. wynoszg kilka rzgdow wielkosci, mozna stwierdzi¢ z duzg doza prawdopodobienstwa, ktory
kompleks jest bardziej trwaly poréwnujac wartosci statych trwatosci.

Trwatos¢ zwiazkow kompleksowych zalezy od wielu czynnikow, jeden z nich, o ktorym nalezy
pamietac, jest tzw. efekt chelatowy. Polega on na tym, ze ligandy, ktore zawieraja kilka centrow
zasadowych Lewisa, mogacych tworzy¢ wigzania chemiczne z centrum koordynacji — tzw. ligandy
wielokleszczowe — tworza trwalsze zwigzki kompleksowe niz kilka ligandéw jednokleszczowych
zawierajacych te same centra zasadowe. Kompleksy z ligandami wielokleszczowymi zwane s3
kompleksami  chelatowymi lub  chelatami. Przyktadowo etylenodiamina o wzorze
H,N-CH,-CH>-NH: (oznaczana en) tworzy trwalsze jony kompleksowe z jonami Cd*" niz
metyloamina CH3NH3. State trwatosci tych komplekséw umieszczono w tabeli 1.4. Szczegotowe
badania pozwolily stwierdzi¢, ze efekt chelatowy spowodowany jest czynnikiem entropowym
(porownaj rownanie 1.15 1 tabelg 1.4). Entalpie tworzenia obu komplekséw sa poréwnywalne ze
wzgledu na to, ze w obu reakcjach powstajg takie same wigzania ligandéw z centrum koordynacji,
natomiast roznice pojawiaja si¢ w czynniku entropowym. W celu przeanalizowania wptywu czynnika
entropowego na rownowagg reakcji kompleksowania konieczne jest uwzglednienie faktu, ze kationy
metali wystepuja w roztworach wodnych w postaci akwakomplekséw. W reakcji tworzenia
kompleksu metyloaming liczba drobin w roztworze nie zmienia si¢, a w przypadku reakcji
z etylenodiaming z trzech drobin powstaje pi¢¢. Innymi stowy w przypadku drugiej reakcji nastepuje
zwigkszenie entropii na skutek istotnego zwickszenia liczby standéw, jakie moze przyjmowac uktad.
W przypadku pierwszej reakcji zmiana entropii wykazuje przeciwny znak i nie jest korzystna dla

zachodzenia reakcji tworzeniu zwigzku kompleksowego.
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Na efekt chelatowy mozna patrze¢ jeszcze z innego punktu widzenia. W powyzszym przykladzie
prawdopodobienstwo przytaczenia pierwszej czasteczki CH3NH» oraz przylaczenia pierwszej
czasteczki en do jonu Cd*" jest takie samo. Natomiast przytaczenie kolejnej czasteczki CH;NH> jest
zdecydowanie nizsze niz przylaczenie drugiego atomu azotu w juz skompleksowanej czasteczce en,

ze wzgledu na jego blisko$¢ do centrum koordynacji.

Tabela 1.4 State trwatosci i standardowe funkcje termodynamiczne tworzenia zwigzkéw kompleksowych jo-
noéw Cd*" w 25°C.Skréty en i ma oznaczajg odpowiednio etylenodiaming i metyloaming

log . AG® AH® TAS®

/K] - mol™1
Cd(H,0)¢" + 4ma 2 Cd(H,0),(ma)i* + 4H,0 6,55 37,41 -57,32 -19,91
Cd(H,0)Z" + 2en 2 Cd(H,0),(en);*+4H,0 10,62 —60,67 —56,48 +4,19

1.1.6 Rownowaga roztwor — sél trudno rozpuszczalna.

Sposrod rownowag heterofazowych, jakie mogg si¢ ustala¢ z udzialem roztworéw wodnych, do
najwazniejszych naleza roOwnowagi pomiedzy osadem trudno rozpuszczalnej soli a roztworem
nasyconym. Roztwor nasycony jest to roztwor pozostajacy w stanie rownowagi z osadem (nadmiarem
substancji, ktory nie ulegl rozpuszczeniu w rozpuszczalniku). Rozpuszczalno$¢ jakiej$ substancji
natomiast to maksymalna ilo$¢ tej substancji, jaka mozna rozpusci¢ w okreslonej ilosci
rozpuszczalnika w danej temperaturze.

Stan rownowagi miedzy fazg stalg a faza ciekly dla przyktadowego zwigzku Pbl, mozemy opisac
za pomocg statej rownowagi Ir zwanej iloczynem rozpuszczalnos$ci:

Pbl, ) 2 Py + 25

2
— an2+ ay

K = appz+at = I, (1.68)

apbi,

Jest to iloczyn aktywnosci jonéw obecnych w roztworze nasyconym trudno rozpuszczalnej
substancji. Bedagca w rownowadze z roztworem czysta faza stala znajduje si¢ w swoim stanie
standardowym, stad w wyrazeniu na iloczyn rozpuszczalnosci jej aktywnos¢ app), wynosi 1 1 jest
pominigta.

Ogolnie, dla zwigzku o skladzie stechiometrycznym AmBn. wyrazenie na iloczyn
rozpuszczalnos$ci przyjmuje postac:

IAmBn = aXln+ : arBlm— = [An+]m . [Bm_]n . VZ}H' . )/gm— = [A1’l+]m . [Bm_]n (169)

40



Jezeli wspotczynniki aktywnosci sg state 1 rowne w przyblizeniu 1, co ma miejsce w roztworach
rozcienczonych, w réwnaniu (1.69) aktywnos$ci mozna z powodzeniem zastgpic stezeniami.

Warunkiem wytracenia si¢ osadu trudno rozpuszczalnej substancji z roztworu jest przekroczenie
iloczynu rozpuszczalno$ci. Oznacza to, ze iloczyn utworzony ze stezen molowych jonow
podniesionych do odpowiednich poteg (iloraz reakcji ), musi by¢ wigkszy od iloczynu
rozpuszczalnosci. Wprowadzenie do roztworu nadmiaru jednego rodzaju jondéw trudno
rozpuszczalnej soli powoduje w wigkszosci wypadkow obnizenie stezenia przeciwjonow, co jest
czesto wykorzystywane celem iloSciowego usunig¢cia jondw z roztworu. Niezaleznie jednak od
wartosci /. oraz stosowanego nadmiaru odczynnikow, w roztworze nad osadem pozostanie zawsze
okreslone, rownowagowe stezenie jondw tworzacych osad.

Znajac iloczyn rozpuszczalno$ci I; mozna obliczy¢ rozpuszczalno$¢ § zwiagzku. Dla soli o

S(AmBy) = """ [ AmEs (1.70)

Nalezy pamigtaé, iz wzor (1.70) moze by¢ zastosowany tylko wtedy, gdy w roztworze znajduja si¢

sktadzie AnBi otrzymujemy:

stechiometryczne ilo$ci kationéw i aniondéw trudnorozpuszczalnej soli AmBn, co jest sytuacja
niezwykle rzadkg w praktyce laboratoryjnej. Z reguty mamy do czynienia z wytrgcaniem osadu soli
trudnorozpuszczalnej na skutek dodawania do roztworu zawierajacego jeden rodzaj jonow soli
trudnorozpuszczalnej drugiego roztworu zawierajacego odpowiednie przeciwjony. Zatdozmy, ze
w roztworze 1 znajdujg si¢ kationy A™ o stezeniu poczatkowym ci i dodajemy do niego stezony
roztwor 2 zawierajacy aniony B™ do momentu, gdy osiggng one stezenie c2, ktore jest wielokrotnie
wieksze od poczatkowego stezenia ci. Wskutek takiego postgpowania z roztworu 1 wytraca si¢ sol
AmB; ipozostaje w nim jedynie niewielka ilos¢ kationow A™. Poniewaz roztwor ten pozostaje

w rownowadze z osadem soli stezenie kationow A™ mozna oszacowat¢ w oparciu o iloczyn

[A"+] = m/"‘m—n‘gn (1.71)
Ca

Latwo rozpuszczalne sole, przy odpowiednio wysokich st¢zeniach, rdwniez tworza roztwory

rozpuszczalnosci:

nasycone, pozostajace w rownowadze z fazg stalg. Jednak do opisu tych ukladow nie stosuje si¢
iloczynu rozpuszczalnosci ze wzgledu na duzg site jonowa takich roztworow, co powoduje, ze
wspotczynniki aktywno$ci znacznie odbiegaja od jednos$ci. Operuje si¢ wowczas rozpuszczalnos$cia

oraz wykresami fazowymi.
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1.1.6.1 Otkreslanie kolejnosci strqcania osadow

Niekiedy w praktyce laboratoryjnej konieczne jest okreslenie kolejnosci wytracania osadow.
Z reguly w roztworze znajduja si¢ dwa lub wiecej rodzajow jondw tworzacych z tym samym
przeciwjonem trudno rozpuszczalne sole. Przykladowo, w roztworze obok kationow Na*t
i K*znajduja sie aniony Cl~ i CrO3™, ktére tworza trudnorozpuszczalny osad z jonami Ag*. W celu
okreslenia kolejnosci wytragcania osadow AgCl 1 AgoCrOs nie mozna pordéwnaé iloczyndow
rozpuszczalnosci tych soli, gdyz maja one r6zng stechiometri¢. Nalezy natomiast obliczy¢, przy jakim
stezeniu jonow srebra(l) przekroczony zostanie iloczyn rozpuszczalno$ci chlorku srebra i chromianu

srebra:

Jako pierwsza wytraci si¢ ta sol, ktorej iloczyn rozpuszczalno$ci zostanie przekroczony przy
nizszym stezeniu jonow Ag™. Jesli stezenia jonow chlorkowych i chromianowych(VI) byly rowne

i wynosity 0,002 mol-dm™

, to do wytracenia chlorku (plagcr = 9,96) i chromianu(VI) srebra
(plag,cro, = 11,70) potrzebne jest odpowiednio okoto 5,5:10% 1 3,2:107° mol-dm™ jonéw Ag™.
Zatem jako pierwszy wytraci si¢ chlorek srebra, pomimo ze chromian(VI) srebra ma nizszy iloczyn

rozpuszczalnosci.

1.1.6.2 Czynniki wplywajgce na rozpuszczalnosc¢ osadow

Rozpuszczalno$¢ danej soli zalezy od temperatury oraz od obecno$ci w roztworze innych
substancji. Dla wigkszosci substancji stalych rozpuszczalno$¢ w wodzie rosnie w miar¢ wzrostu
temperatury, ale znanych jest szereg wyjatkow od tej reguty. W przypadku gazéw ich rozpuszczalno$§¢
ro$nie wraz ze spadkiem temperatury.

Gdy w roztworze nasyconym pewnej soli trudno rozpuszczalnej innej soli zostanie rozpuszczony
jakis elektrolit, nastepuje zwigkszenie sity jonowej roztworu. Przy niezbyt wysokich warto$ciach sity
jonowej dochodzi do obnizenia wspotczynnikow aktywnosci jonow (rdwnania (1.23) 1 (1.24)).
Poniewaz iloczyn rozpuszczalno$ci jest w danej temperaturze wielko$cig stala, dochodzi do
zwigkszenia stgzen jondw substancji trudno rozpuszczalne] w roztworze nasyconym
1 w konsekwencji do wzrostu jej rozpuszczalnosci — rownanie (1.69). Efekt ten zwany jest efektem
solnym. Jezeli natomiast do roztworu nasyconego pewnej soli dodana zostanie inna s6l o wspdlnym

jonie z solg trudno rozpuszczalng, nastapi zmniejszenie jej rozpuszczalnosci zgodnie z regula
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przekory i z rownaniem (2.57). Efekt ten zwany jest efektem wspdlnego jonu i jest on o wiele wigkszy
niz efekt solny.

Ponadto na rozpuszczalno$¢ soli wplywaja wszystkie reakcje, ktorym moga ulega¢ jony
pochodzace z dysocjacji tej soli, takie jak reakcje kwasowo-zasadowe, redox czy tez
kompleksowania. Przyktadowo, wprowadzenie do roztworu czynnikow silnie kompleksujacych
kationy tworzgce trudno rozpuszczalng sol czesto powoduje na tyle duze obnizenie stezenia kationéw
w roztworze (w wyniku tworzenia zwigzku kompleksowego), ze wczesniej wytragcony osad moze
ulec rozpuszczeniu. Przyktadem niech bedzie roztwarzanie osadu chlorku srebra (/; = 1,6-:107'%) pod
wplywem kompleksotworczego dziatania amoniaku:

AgCl) + 2NH;3(aq) = Ag(NH3)3aq) + Cliag (1.72)

Innym przykladem moze by¢ zwigkszanie rozpuszczalno$ci szczawianu wapnia poprzez
zakwaszanie roztworu nasyconego:

CaC,04s5) 2 Cagay) + C205 0 173
C,050q + H30hg @ HC,050,) + H20( '
W przypadku dodania wystarczajacej ilosci kwasu moze doj$¢ do roztworzenia osadu szczawianu
wapnia wg rOwnania:

CaC,04(s) + H300q) = Caliy) + HC,05(a) + H2O0() (1.74)
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