CWICZENIE 4. Wyznaczanie stalych dysocjacji kwasow metoda potencjometryczna.

Badanie wplywu podstawnikow na réwnowage dysocjacji kwasow karboksylowych.

Stala rOwnowagi

W uktadzie, w ktérym zachodzi reakcja odwracalna moze ustali¢ si¢ stan rownowagi
chemicznej, gdzie reagujace ze sobg substancje osiagaja trwaty stan koncowy — nie obserwuje
si¢ zmian stezen reagentoOw W obserwacji makroskopowej. Jest to stan rownowago chemicznej,
ktéry mozna przedstawi¢ za pomocag réwnia, ktére opisywalyby ten stan réwnowagi.
Poszukiwanie wyrazenia opisujacego stalg rownowagi konkretnej reakcji roztozymy na dwa
etapy. Wprowadzimy najpierw wielko$¢, ktorg nazwiemy ilorazem reakcji, Q, zdefiniowang
dla reakcji przebiegajacej w fazie gazowej poprzez ci$nienia czastkowe reagentow (p)
W Sposob, ktory obrazuje nastepujacy przyktad :

N2 + 3Hz2( — 2NHs

(pNH3/p9)2

" (on,/P%) X (Pn,/p°)?

gdzie pi jest ci$nieniem czgstkowym danego reagenta, a p? - ci$nieniem standardowym

Q

(p? = 1 bar). Cisnienia czastkowe produktow wystepuja w liczniku, substratdéw w mianowniku,
kazde z nich podniesione do potegi rownej bezwzglednej warto$ci odpowiedniego
wspolczynnika stechiometrycznego. Nalezy zwroci¢é uwageg, ze Q jest wielkoscig
bezwymiarowa, gdyz w ilorazach pi/p? wymiar ci$nienia sie redukuje. W przypadku
rozpatrywania reakcji w roztworze zamiast ciSnienia wystepuja wtedy stezenia molowe (Cm).

W drugim etapie przyjmiemy, ze ci$nienia czgstkowe (lub stezenia molowe) osiggnety
wartos$ci odpowiadajgce stanowi rownowagi. lloraz reakcji ma teraz warto$¢ rOwnowagowsg
noszaca nazwe stalej rownowagi reakcji (K).

Przyktadowo dla reakcji wspomnianej wczesniej: No(g) + 3H2(g) < 2 NHz(g)

0. _ K = ( (PNH3/I)9)2 )

(pn,/P%) X (P, /p%)3

gdzie warto§¢ Qrewn oblicza si¢, podstawiajac wartosci ci$nien czastkowych w stanie
rébwnowagi. Znak < wraza, ze uklad znajduje si¢ w stanie réwnowagi dynamicznej,
w ktérym reakcja ,,w przod” i reakcja ,,wstecz” przebiegaja z takg sama szybkos$cia, tak ze
wypadkowe stezenia, mierzone w danej chwili, pozostaja nie zmienione. Wyrazeniu

okreslajagcemu iloraz reakcji i stala réwnowagi mozna nada¢ prostsza forme, kladac dla

2
. . ANH
kazdego reagenta aj = pi / p?. Wowczas: Q = —-
ay, X aHz

Zapis ten ma kilka zalet: po pierwsze - jest on prostszy; po drugie - tatwo go uogélni¢ na

przypadek reakcji, w ktorych reagenty mogg wystepowaé¢ w fazach innych niz gazowa; po



trzecie - umozliwia on przeniesienie naszych rozwazan na przypadek reakcji miedzy gazami
(i reakcji w innych, nieidealnych uktadach). Obecnie wystarczy jednak zauwazycC, ze a; jest

wielko$cig bezwymiarowg, rowng — w przypadku gazow: pi/p©.

d

0 = laclap]

aA + bB C + dD
- ¢ [aal® [ag]P

W stanie rownowagi:

c d
aA + bB & cC + dD K = Quun ([[ac] [ap] )

aal®[agl?/ g

gdzie aj sg aktywnos$ciami substancji i. Do naszych celdéw wystarcza nast¢pujace okreslenie

aktywnosci:

- dla gazow doskonatych: ai =pilp?

- dla czystych ciat stalych 1 cieczy: ai=1

- dla rozcienczonego roztworu i: ai =[J)/(I mol x 1 1)

gdzie [J] jest stgzeniem molowym 1i.

W przypadku roztworéw elektrolitow, odzialywania jon-jon sq tak silne, ze tylko jedynie w przypadku
bardzo rozcieniczonych roztwordw (stezen znacznie mniejszych niz 103 mol-dm) mozna by rozpatrywacé stezenia.
Dlatego poprawniej nalezatoby wprowadzié tutaj wspotczynnik aktywnosci (f) i uwzglednié go jako iloczyn
stezenia molowego (f - [J]). Mozna przyjgé, Ze wspotczynnik ten jest miarqg odlegtosci uktadu od stanu idealnego.
W stanie idealnym wspolczynnik aktywnosci rowny jest 1 i wtedy stezenia rownajq sie aktywnosciom.

Jako przyktad tego ogoélnego zapisu moze stuzy¢ reakcja:
Hag + lo) = 2HI @

(zwro¢ uwage, ze w tej wersji reakcji jod wystepuje jako ciato state), dla ktorej

afu _ (PHI/PB)2 _ PI-ZII
ay,ar, PH,/P? PH, x P?

Qrc’)wn -

W stanie rownowagi uwzgledniliSmy, Ze jod wystgpuje w stanie statym, zatem a; = 1.

W bardziej zaawansowanym ujeciu definiuje si¢ aktywnosci tak, ze uwzgledniaja one efekty
oddziatywan mig¢dzy czasteczkami lub jonami, takie jak oddziatywania miedzyczasteczkowe w
gazach rzeczywistych 1 oddziatywania elektrostatyczne mig¢dzy jonami w roztworach

elektrolitow.

Przvkiad - przedstawienie ilorazu reakcji i statej rownowagi.

Aminokwasy w roztworze wodnym sq w rownowadze ze swymi jonami obojnaczymi, w ktorych proton
grupy karboksylowej oddysocjowuje (powstaje wujemnie natadowana grupa —COQ’), a do grupy
aminowej proton si¢ przylgcza (powstaje grupa —NHs"). Polecenie: napisz wyrazenie przedstawiajgce

iloraz reakcji i statg rownowagi dla reakcji tworzenia jonu obojnaczego glicyny.



Strategia rozwigzania
Nalezy napisa¢ rownanie reakcji, a nastgpnie skorzysta¢ z rownania na ,,Q” by wyrazi¢ iloraz reakcji

przez aktywnosci. Gdy roztwor jest rozcienczony, mozna zastgpi¢ aktywnosci liczbowymi warto§ciami
stezen (tzn. stezeniami molowymi podzielonymi przez 1 mol x I}, by jednostki si¢ zredukowaty). Stata
rownowagi jest rowna ilorazowi reakcji w stanie rOwnowagi.

Rozwigzanie
Roéwnanie reakcji w stanie rownowagi ma postac

NH2CH2COOH(aq) <> * NH3CH.COO" (5
Iloraz reakcji, w kazdym jej stadium, wyraza utamek:

_ a(*NH3CH,C007)  [*NH3CH,CO07]
~ a(NH,CH,COOH) ~ [NH,CH,COOH]

W drugim utamku dokonali$my redukcji czynnika 1 mol x It w liczniku i mianowniku, wystepujacego
w definicji aktywnosci. Druga rownos¢ jest stuszna jedynie wtedy, gdy roztwor jest tak rozcienczony,
ze mozna zaniedba¢ oddziatywania jon-jon. W stanie réwnowagi Q jest rowne K, statej rownowagi

reakcji tworzenia jonu obojnaczego.

Zadanie
Napisz wyrazenie przedstawiajqce iloraz reakcji i stalg rownowagi reakcji estryfikacji

przebiegajqcej w fazie ciekltej:
CH3COOH + C2Hs0H «» CH3COOC,Hs + H.0

Nalezy uwzgledni¢ wszystkie cztery reagenty w reagujgcym roztworze; nie nalezy przyjmowac,

Ze jest to roztwor wodny). [CH3CO0C,Hs][H,0]
3 215 2

[CH;COOH][C,HsOH]’

[Odpowiedz: Q = K = Qrown]

Pojecie statej rdwnowagi mozna stosowa¢ zarowno do opisu rownowag reakcji
chemicznych, jak réwniez rownowag ustalajacych si¢ w przemianach fizycznych i traktowaé
wielkos$ci poznane w innym kontekscie jako zakamuflowane stale rownowagi. Na przyktad
stata rownowagi procesu parowania wody okazuje si¢ identyczna z preznoscia pary
nasyconej, tj. cisnieniem pary pozostajacej w rownowadze z ciekta wodg. Wniosek ten wynika
z rownania chemicznego reakcji parowania:

H20 (9 < H20() K = 208 _ Ptz

A(Hy00) PO
(w ostatniej rownosci skorzystalismy z faktu, ze am.0, ¢) = 1). Wynika stad, ze w stanie
rownowagi:

PH:0) = Kp?

Na przyktad preznos¢ pary wodnej w temperaturze 25°C wynosi 0,032 bara, zatem K = 0,032.
Podobnie, gdybysmy wiedzieli, jak K zalezy od temperatury, znalibySmy tez temperaturowa

zalezno$¢ preznosci pary wodne;.



Stan réwnowagi chemicznej. Prawo dzialania mas

Rownowaga chemiczna moze ustali¢ si¢ w uktadzie, w ktérym reakcja jest odwracalna
1 zachodzi z jednakowa predkoscia w obu kierunkach. Poniewaz szybko$¢ procesow
zachodzacych w dwoch przeciwnych kierunkach jest taka sama, nie obserwuje si¢ zmian
stezenia reagentow. Zatem taka reakcj¢ odwracalng mozna zapisac jako:
aA+bB < cC+dD
gdzie: A, B - substraty reakcji; C, D - produkty reakcji; matymi literami (a, b, ¢, d) - zaznaczono wspotczynniki

stechiometryczne poszczegdlnych reagentow.

W stanie rownowagi chemicznej, w statej temperaturze, iloraz iloczynu aktywnosci
produktow do iloczynu aktywnos$ci substratow reakcji podniesionych do poteg
odpowiadajacych wspotczynnikom w rownaniu chemicznym, ma warto$¢ statg. To zdanie
definiuje prawo dzialania mas lub prawo rownowagi chemicznej. Zastepujac aktywnosci
poszczeg6lnych reagentdw stezeniami moglibySmy zapisaé, ze:

[C]° - [D]“

W = const.= K

Wartos$¢ statej rownowagi stanowi dobrg wskazoéwke jakosciowa, co do kierunku zajs$cia
reakcji. Znacznie wicksza warto$¢ od 1 (~rzedu 10 lub wieksza) wskazuje, ze reakcja ma silng
tendencje do tworzenia produktow, natomiast kiedy stala jest znacznie mniejsza od 1

(~ rzedu 107 lub mniejsza) to w takiej mieszaninie poreakcyjnej beda znajdowaly si¢ glownie
nieprzereagowane substraty. Jezeli wartosci statej rownowagi maja wartosci posrednie to
W rownowagowej mieszaninie obecne beda zarowno substraty, jak 1 produkty. Przy wartosciach
bliskich jednosci (1) mozemy oczekiwaé, ze produkty 1 substraty beda obecne
w poréwnywalnych ilosciach. Stala rGwnowagi wyraza sktad mieszaniny rGwnowagowej jako
iloraz stezen lub cisnien czastkowych. Chcac uzyska¢ konkretne wartosci stgzen substratow
i produktow nalezy przeprowadzi¢ odpowiednie obliczenia jak w przyktadzie ponize;.

Przykdad 2
W przemystowym procesie otrzymywania amoniaku zmieszano azot pod cisnieniem czgstkowym [ bara

z wodorem pod cisnieniem czgstkowym 3 barow. W obecnosci katalizatora, w statej temperaturze
doprowadzono uktad do stanu rownowagi, gdzie wartos¢ K rowna jest 977. Wyznacz cisnienia regentow
w stanie rownowagi

Rozwigzanie:
Nalezy napisa¢ rownanie reakcji No + 3H2 ) — 2 NHz(g) Reagenty N, H, NHs
aby moc okresli¢ zmiany st¢zenia reagentéw i cisnienia cisnienia poczatkowe 1 3 )
czastkowe reagentow w stanie rownowagi. Korzystajac z Zmiany cisnienia X 3x 2%
zapisu reakcji mozemy rowniez zapisa¢ warto$¢ statej K | podczas reakcji
2 ciSnienia w stanie 1-x 3-3x 2X

jako: K = __AWVHs)" o nastepnie uzupehié tabel 5 i

: a(N,) - a(Hy)?' ¢p p ¢ | rOwnowagli

obok. Jak wida¢ z zapisu z 1 molem azotu reagujag 3 mole wodoru, w wyniku czego powstajg 2 mole




amoniaku. Aby ustalit si¢ stan roéwnowagi to podczas reakcji na kazdy 1 mol/bar azotu, ktory
przereaguje (-x) przypada 3 razy wigcej wodoru (-3x), a jednoczesnie powstaje 2 razy wigcej amoniaku,
w poréwnaniu do azotu (+2X). Znajac wartosci poczatkowe oraz zachowanie reagentdéw, mozemy

okresli¢ jakie stezenie reagentdw ustali si¢ w stanie rOwnowagi, co pozwala nam sformutowaé zapis:

(22)?

= T Po podstawieniu K i wymnozeniu uzyskamy: 977 (1-x) 33(1-x)® = 4x? lub

x
(1-x)?

26379 _  x?
4 (1-x)*

26379 (1-x)* = 4 x? )2, a po wyciaggnieciu

= 6594,75 = (

A R _ X _ 2 —
pierwiastka kwadratowego uzyskamy /6594,75 = ey = 81,208 -162,416 x +81,208 x*= X

x)2

Po zapisie rownania do postaci: 81,208 x2— 163,416 x + 81,208 = 0 i wyliczeniu delty (A=b?>-4ac), mozemy
wyliczy¢ warto$¢ x = %?/Z ktora bedzie wynosi¢ x; = 1,12 lub X2 = 0,895. Musimy pamigta¢ o tym, ze
koncowa warto$¢ ci$nienia nie moze by¢ ujemna wigc warto$¢ x1 odrzucamy i podstawiajac
wartos$¢ x2 do wyrazen zapisanych w tabeli w stanie rOwnowagi uzyskamy:

p (N2) =1-x=0,105 bar

p (H2) =3-3x=0,315 bar

p (NH3) =2 x=1,79 bar
Dla sprawdzenia poprawnosci obliczen mozemy podstawi¢ wyliczone wartosci cisnien do wyrazenia na stala
roéwnowagi i przekonac si¢, czy uzyskamy wartos$¢ doswiadczalng (podana w przykladzie). Jak wida¢ wyliczona

warto$¢ jest bardzo bliska, a ewentualne rozbieznosci (976,2) wynikaja z zaokraglen przyjetych przy obliczaniu.

Izoterma van't Hoffa

Czasami pojawia si¢ potrzeba przewidywania w jakim kierunku bedzie zachodzié
reakcja. O ile znamy warto$¢ stalej rownowagi i wartosci poczatkowe reagentOw mozemy
przeprowadzi¢ odpowiednie rozwazania i wyliczenia. Sytuacja jednak komplikuje si¢ jesli
W jakim§ momencie zaburzymy stan réwnowagi poprzez dodanie lub usunigcie jakiego$
Z reagentow. Dlatego tez bardzo pomocne moze by¢ polaczenie statej rownowagi z zmiang
energii swobodnej/potencjalem termodynamicznym reakcji (G).

Zmiana energii swobodnej (G) towarzyszaca reakcji chemicznej pod statym cisnieniem

i w stalej temperaturze jest roznicg energii swobodnej produktu i substratu, czyli:

G = Gproduktu - Gsubstratu
Warto$¢ energii swobodnej dowolnej substancji jest funkcja jej aktywnosci (a):
G=Go+RTlIna
gdzie:
G - energia swobodna tej samej substancji, gdy jej aktywno$¢ wynosi a.

Go - standardowa energia swobodna substancji, gdy jej aktywnos$¢ jest jednostkowa (a = 1)



Laczac te oba rownania w odniesieniu do reakcji aA + bB <> ¢C + dD mogliby$my wiegc
zapisac:
G =(c Goc) + cRTInac + d Gopy + d RTIn ap) — (a Goa)+ @a RTIn aa + b Gog) + b RTIn as)

Grupujac wyrazy (¢ Goc) + d Gop)— @ Goa)— b Gog)) 1 0znaczajac je przez Go, otrzymamy:

4G = AG® + RT In 2 120]
[aa]®[ap]P
gdzie: Go - jest zmiang energii swobodnej towarzyszacg reakcji, gdy substraty i produkty sg w
swych stanach standardowych: Go=- RT In K.
Jesli wige podstawi¢ uzyskang warto$¢ Go do réwnania to otrzymamy:

c. d
AG = —RT InK + RT In 12121
[aa]*[ag]

c. d
Wyrazenie % nie okresla nam w tym przypadku stalej rownowagi, a jedynie stan, gdy
Al""1UB

aktywnos$ci poszczegbélnych reagentow wynosza ai (np. po dodaniu jednego z regentéw — zmieniajac
jego stezenie). Podstawiajac za t¢ warto$¢ Q otrzymujemy:
-AG=RTInNK-RTInQ lub: -AG=RTInK/Q

Jest to réwnanie izotermy van't Hoffa, ktére podaje zalezno$¢ miedzy stalg réwnowagi,
a potencjatem termodynamicznym reakcji. W stanie rownowagi K = Q, a zatem AG = 0.

Gdy AG < 0 reakcja moze przebiega¢ samorzutnie, a gdy AG > 0 to taka reakcja nie moze zajs¢
spontanicznie (moze zaj$¢ w sposob wymuszony) — samorzutnie zachodzi reakcja odwrotna do
zapisanej. Patrzac na zapis AG >0 mozemy przyjaé, ze Q > K czyli w uktadzie reagujacym
znajduje si¢ nadmiar produktow i taka reakcja bedzie przebiegata w kierunku przywrdcenia
stanu rownowagi (przy formalnym zapisie A + B << C + D stwierdzilibySmy ze reakcja bedzie
przebiegata w lewo), natomiast jesli Q < K to mamy nadmiar substratow, czyli

reakcja bedzie przebiegata w prawo, w kierunku tworzenia produktow (AG < 0).

Wplyw temperatury na stala rownowagi
Zmiana temperatury wptywa na warto$¢ statej rownowagi. Ogolnie mozna przyjac, ze
w przypadku reakcji endotermicznej warto$¢ statej rownowagi rosnie wraz ze wzrostem

temperatury, a w przypadku reakcji egzotermicznej — maleje. Doktadny wptyw temperatury na

statg rownowagi mozna okres$li¢c na drodze zrézniczkowania rownania AGo = - RT In K
0
wzgledem temperatury. Otrzymujemy wtedy: % = —RTInK — RT%

Po pomnozeniu przez T i podstawieniu AG® = -RTInK, otrzymujemy

0
Td(AG ) — AGO _ RTZ d(l‘l’lK)
ar dar



Rownanie Gibbsa - Helmoholtza dla zmian energii swobodnej w warunkach standardowych ma

0
postac: AG® = AH®° +T % to po podstawieniu do réwnania ostatecznie uzyskujemy:
0
dr dr RT?2

Jest to rbwnanie izobary van't Hoffa, ujmujace wptyw temperatury na statg reakcji. Catkujac to
rOwnanie w granicach temperatur od T: do T2 i odpowiadajacych im wartosci Kt, i Kr,
otrzymuje si¢ zaleznos¢:

KT AH® /1 1
=2 -3)
n T

Kri R
W niewielkim zakresie temperatur mozna zatozy¢ ze AH® = const. Pozwala to nam obliczy¢
stala rownowagi w jednej temperaturze jezeli znamy warto$¢ stalej rownowagi w innej
temperaturze. Mozna tez wykorzysta¢ go do obliczenia ciepta reakcji, gdy znane sg state

réwnowagi w dwoch réznych temperaturach.

Dysocjacja elektrolityczna roztworow wodnych

Substancje chemiczne, zgodnie z teorig dysocjacji elektrolitycznej Arrheniusa, mozemy
podzieli¢ na elektrolity i nieelektrolity. Elektrolity wystepuja w roztworze w postaci czastek
obdarzonych tadunkiem, czyli jako jony dodatnie i jony ujemne. Nieelektrolity nie ulegaja
dysocjacji, przez co ich czastki nie s3 zdolne do przenoszenia tadunkéw elektrycznych
(przewodzenia pradu).

Nie wszystkie elektrolity ulegajg catkowitemu rozpadowi na jony (elektrolity mocne sg
catkowicie zdysocjowanie). Wiele substancji, nalezy do tzw. elektrolitow stabych i w ich
roztworach sg obecne zaréwno jony, jak i czasteczki niezdysocjowane. Wielko$cig, ktora
okresla w jakim stopniu elektrolit ulega rozpadowi na jony jest stopniem dysocjacji (o).
Interpretuje si¢ go jako stosunek liczby czastek, ktore ulegly dysocjacji do ogdlnej liczby
czastek elektrolitu. Poniewaz w przypadku elektrolitow mocnych, ktére niemal catkowicie
rozpadaja si¢ na jony jest on rowny lub bliski 1. Natomiast w przypadku elektrolitow, ktore
tylko w matej czesci ulegaja dysocjacji jego wartos$¢ jest znacznie mniejsza i dla elektrolitow
stabych przyjmuje sie, ze 0.<0,3. Stopien dysocjacji elektrolitow wzrasta wraz z rozcienczaniem
roztworu. W wigkszosci przypadkow rozcienczalnikiem jest woda, a jak pamigtamy czasteczki wody
majg budowe dipolowa! i ich obecno$¢ sprzyja dysocjacji rozpuszczonej substancji na jony, ktore sg

nastepnie solwatowane. Mozna wiec thumaczy¢, ze W wyniku rozcienczenia wzrasta stopien dysocjacji

! dipole wody otaczajac polarng czasteczke zwigzku, powoduja zwiekszenie jej polarnosci, a w konsekwencji
doprowadzaja do rozerwania wigzania kowalencyjnego spolaryzowanego



(zwigksza si¢ ilo§¢ jonow), a przy wysokim stezeniu danego zwiazku, powstajace jony moga
oddziatywac ze soba tworzac asocjaty (a tym samym dochodzi do zmniejszenia ilosci wolnych jonow).

Moc elektrolitu mozna tez okre§la¢ za pomocg statej dysocjacji, ktora w odréznieniu
od stopnia dysocjacji nie ulega istotnym zmianom w przypadku rozcienczenia. Stata dysocjacji
(Ka), ktora okresla réwnowage dynamiczng pomiedzy jonami, a niezdysocjowanymi

czasteczkami:

[A*][B7]

AB< A" + B K =
[AB]

Proces dysocjacji czesto zachodzi pod wplywem wody, co moglibySmy zapisa¢ w postaci
reakcji chemicznej. Dla stabego kwasu (HA) przybralby on forme:

[H30"][A7]

N ] o L _
HA + H)O < H3O™ + A a odpowiadajaca mu stalg jako: K, = CHATH, O]

Poniewaz w roztworach rozcienczonych st¢zenie wody jest stale i mozna ja traktowac jakby

[H307][A7]
[HA]

byta czystg faza ([H20] = 1) to zapis statej dysocjacji mozna uprosci¢: K, =
Z powyzszych zapisow wynika, ze warto$¢ stalej kwasowej (Ka) okresla stosunek iloczynu
stezen jondw na ktore rozpada si¢ elektrolit do stezenia niezdysocjowanych czasteczek.
Charakteryzuje wigc ona takze moc elektrolitu i im ma ona wigksza warto$¢ tym dany elektrolit
jest mocniejszy. Dla stabych elektrolitow warto$ci stalej dysoscjacji s3 mniejsze niz 10, przez
co bardzo czgsto w tablicach fizykochemicznych zapisuje si¢ ich warto$ci w postaci ujemnego
logarytmu i okresla jako pKa (podobnie jak w przypadku pH): pKa = - log Ka. Nalezy zwrocié
uwagg, ze im wicksza warto$¢ pKa (mniejsza stata dysocjacji) tym mniejsza jest moc kwasu,
a im mniejsza warto$¢ pKa (wigksza stata dysocjacji) tym wigksza moc elektrolitu. Trzeba tez

pamigtaé, ze stata dysocjacji zmienia si¢ wraz z temperaturg i podane wartosci w tablicach

fizykochemicznych odnoszg si¢ do okreslonej temperatury.

Wigkszo$¢ stosowanych lekow ma charakter stabych kwasow lub zasad. Znajomos$¢
réwnowag kwasowo-zasadowych ma wigc niezwykle znaczenie w farmacji, zwlaszcza w takich
dziedzinach jak technologia postaci leku, czy farmakokinetyka. Jesli stosowany lek jest stabym
elektrolitem, warto$¢ pH istotnie wptywa na jego rozpuszczalnos¢ w srodowisku wodnym oraz
na przenikanie przez blony biologiczne. Odpowiednio modyfikujac lek, np. wprowadzajac
nowe ugrupowania do czasteczki, mozemy wplyng¢ na parametry decydujace o jego

wchtanianiu, rozpuszczalnos$ci czy przenikaniu przez btony.



Rozpuszczalno$¢ zwigzkow farmaceutycznych w srodowisku wodnym (w tym i w organizmie
czlowieka) opisuje rownanie Henderssona — Haselbalcha. W tym przypadku zaktadamy, ze lek

jest stabym kwasem, ktory w reakceji z woda dysocjuje wg zalezno$ci opisanej ponize;j:

sprzezony sprzgzona

kwas zasada kwas zasada
HA + H,0 =—= H,0* + A
niezjonizowany Zjonizowana
HE3 B ES +
[A |"'|H30+| po zlogarytmowaniu obu stron JlooK.= -log [A7] [H30 |
K=—m——— i mnozeniu przez (-1) uzyskamy: =h =
[HA] [HA]
A
pK,=-log[H;0%] - log Al
-logK,= pK, [HA]

-log|H;0*| = pH . .
- [forma zjonizowana]

[A] lub pK,=pPH - log — —
[HA] [forma niezjonizowanal

pK.= pH - log

Dostepnosé/rozpuszczalnos¢ danego leku w organizmie bedzie uzalezniona od wartosci pH
w danym odcinku uktadu pokarmowego. Mozemy przyjac¢, ze leki o charakterze zasadowym
lepiej wchlaniajg si¢ w gornym odcinku ukladu pokarmowego ze wzgledu na kwasne
srodowisko. Leki o charakterze kwasowym lepiej rozpuszcza¢ bedg si¢ w dolnym odcinku

uktadu pokarmowego, gdzie panuje zasadowe srodowisko.

Wplyw podstawnikéw na rownowage reakcji dysocjacji kwaséw karboksylowych.

W stalej temperaturze na stan rownowagi dysocjacji kwasu karboksylowego wptywa
obecno$¢ podstawnikow w pierScieniu aromatycznym oraz rodzaj tych podstawnikéw i ich
polozenie w stosunku do grupy karboksylowe;.

Podstawniki mozna podzieli¢ na dwie grupy:

a) podstawniki elektronoakceptorowe (np.: grupa - NOz), ktére zmniejszaja gestosé
chmury elektronowej w pierscieniu benzenowym 1 utatwiaja rozproszenie ujemnego
tadunku w jonie benzoesanowym, zwigkszaja stabilno$¢ tego anionu i zgodnie
z zapisem reakcji ponizej, przesuwaja rownowage dysocjacji w prawo (rys. ponizej) —
w kierunku formy zjonizowanej (zdysocjowanej)

b) podstawniki elektronodonorowe (np.: grupa — OH), wzbogacaja pierscien w tadunek
elektronowy 1 utatwiajg lokalizacje tadunku ujemnego w grupie - COOH, zwigkszaja

stabilizacj¢ niezdysocjowanej czasteczki kwasu. Podstawniki takie, jak pokazano na



rycinie ponizej, przesuwajg rownowage dysocjacji w lewo (w kierunku

COOH

© NOZ

niezdysocjowanego kwasu) i zmniejszaja kwasowos¢ grupy - COOH (rys. ponizej).
COOH

[olelely
+ HY
NO5
coOo”
+ HF
OH OH

Ilosciowy wptyw podstawnika na stan rdownowagi dysocjacji kwasu Okresla wspétezynnik

|

I

Hammet’a:

l K_
ogKO—a

gdzie: Ko - stata dysocjacji kwasu bez podstawnika (benzoesowego); K - stata dysocjacji kwasu
(benzoesowego) zawierajacego podstawnik; o - stala charakterystyczna dla okreslonego
podstawnika i jego potozenia w pier§cieniu benzenowym.

Podstawniki elektronoakceptorowe, przesuwajace roéwnowage w kierunku dysocjacji

kwasu maja warto§¢ o > 0. Dla podstawnikéw elektronodonorowych wartosci 6 < 0.

Wykonanie ¢wiczenia:

Przed przystapieniem do ¢wiczenia wykalibrowaé pH-metr. W tym celu do
szklanej zlewki lub probowki wprowadzi¢ taka ilo§¢ roztworu wzorcowego

0 pH=4, aby po zanurzeniu elektrody, porowata membrana/diafragma wiew elektrolitu

ceramiczna (biaty punkcik z boku elektrody — ok. 1 cm od jej czota) byta zanurzona ektrali
elektroli

odniesienia

W roztworze. Na schemacie obok przedstawiono budowg elektrody szklanej

kombinowanej (uzywanej do pomiaru pH).

elektroda

Po zanurzeniu elektrody w roztworze, odczeka¢ kilka sekund aby doszto :
pomiarowa

do stabilizacji uktadu. Sprawdzi¢ czy warto$¢ pokazywana przez pH-metr

jest zgodna z podang wartoscig pH buforu wzorcowego. W razie clektroda

odniesienia
porowata membrana
ceramiczna

bufor wewnetrzny

membrana

koniecznos$ci dokona¢ kalibracji pH-metru za pomoca pokretta AP.

Po odpltukaniu elektrody umiesci¢ ja w kolbie zawierajacej roztwor chlorku

potasu, ktory zapewnia optymalne warunki przechowywania i pozwala
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uzyskiwa¢ doktadne i powtarzalne pomiary. Wysuszona elektroda moze by¢ przyczyng mato

wiarygodnych odczytow.

Do wysokiej zlewki na 100 ml wprowadzi¢ 50 cm® 0,008 M kwasu benzoesowego.
W roztworze tym umiesci¢ elektrody i dodatkowo mieszadetko, ktére ma pracowac
nieprzerwanie w czasie trwania doswiadczenia.

UWAGA! Ostroznie wprowadzi¢ elektrode do naczynia, tak aby obracajace si¢ mieszadetko

nie uszkodzito elektrody szklanej. Nad naczyniem ustawic¢ biurete zawierajaca mianowany 0,01

M roztwor NaOH.

Miareczkowaé kwas zasada w ten sposob, ze po kazdej dodanej porcji zasady odczytaé
warto$¢ pH na skali pH-metru (odczekac ok. 30 s. od wprowadzeniu zasady aby odczyt
byt stabilny).

Na poczatku miareczkowania dodawac 6 razy po 5 ml, a nastgpnie po 1 ml roztworu
zasady. W miar¢ dodawania zasady wzrasta pH badanego roztworu, przy czym zmiany
te sa coraz wigksze. W poblizu punktu rownowaznikowego (W zakresie pH 6-8), mozna
wprowadzi¢ po 0,5 cm® zasady. Gdy mierzona warto$é pH przekroczy 8, ponownie
nalezy dodawa¢ po 1 cm® roztworu zasady. Pomiary prowadzi¢ do momentu, kiedy
dodana porcja titranta nie wptywa na zmiang pH (mierzona warto$¢ pH powinna by¢
wieksza niz 10). Dla pewno$ci mozna doda¢ 5 ml i okresli¢ czy po dodaniu takiej ilosci
NAOH nie dochodzi do istotnej zmiany pH. Jezeli zostanie zuzyta cata objetos¢ biurety (50
ml) nalezy uzupehié¢ ja ponownie i nadal prowadzi¢ miaredzkowanie. Wykresli¢ krzywa
miareczkowania odktadajac na osi rzednych pH, a na osi odcietych objetos¢ zasady.

Wykona¢ podobne do§wiadczenie z kwasem p-aminobenzoesowym.

Opracowanie wynikow 1 wnioski:

Stata dysocjacji kwasu mozna wyrazi¢ wzorem:

H*] - [An~
ko=t [LA[n] ]
W czasie miareczkowania kwasu zasada zmniejsza si¢ stezenie niezdysocjowanych
czasteczek kwasu [HAn] 1 zwicksza sie¢ stezenie aniondw [An’] pochodzacych
praktycznie wytacznie z dysocjacji soli. W momencie zoboj¢tnienia polowy zawartosci
kwasu w roztworze mozna przyjaé, ze [H'] = [An’] i wowczas wzor przybiera postac:

Kc: [H+]

VNaoH

pH

5ml

10 mi

15 mi

20 ml

25 ml

30 ml

31 ml

32ml

33 ml

34 ml

35ml
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Stosujac nastgpnie oznaczenia:

pH = - log[H"] oraz pKc=- log K¢

otrzymujemy zaleznos¢: pH = pKc

Na podstawie krzywej miareczkowania (schematycznie przedstawiona na rycinie ponizej)
okresli¢ warto$¢ pH roztworu kwasu, gdy zostat on w potowie zmiareczkowany. W tym celu
nalezy wyznaczy¢ punkt rownowaznikowy, ktory przypada dla obj¢tosci oznaczonej jako V na
rysunku. Rysuje si¢ 2 styczne, rownolegle, pokrywajace si¢ z poczatkowym i koncowym
odcinkiem krzywej miareczkowania (tak jak pokazano to na rycinie). Nastepnie wyznacza si¢
wysoko$¢ (h — odleglos¢) pomigdzy tymi stycznymi i w potowie (%2 h) rysuje sie trzecig lini¢
rownolegla do wyznaczonych stycznych. Miejsce jej przecigcia z krzywa miareczkowania
wyznacza punkt rownowaznikowy (PR), kiedy miareczkowany kwas zostat zobojetniony. Aby
wyznaczy¢ wartos$¢ statej dysocjacji kwasu nalezy zmiareczkowac potowe kwasu. W tym celu
okreslamy ile ml NaOH zuzyto na osiggnig¢cie PR. Nastepnie dla potowy wyznaczonej objgtosci
(*2V) odczytujemy warto$¢ pH. Wartos¢ pH odpowiadajaca temu punktowi odpowiada
warto$ci ujemnego logarytmu ze statej dysocjacji kwasu (pH = pKc). Na tej podstawie

wyznaczamy wartosci statych dysocjacji kwasu benzoesowego i p-aminobenzoesowego.

"Hl
121
10 -
T PR
5 == e
2 4
1 1 1 1 .!Illl 1l.|: 1 1 1 1I:Ir 1 1 1 1 1 b_
) Vzasadﬁ_.f
[err]

Przyktadowo: jezeli punkt rownowaznikowy przypadt dla objetosci 36 ml NaOH, odczytujemy jaka wartos¢ pH
przypada dla 18 ml. Odczytana warto$¢ rowna 4,6 oznacza, ze pKa = 4,6, a Ko = 1046 =2,51x10°.

Wyliczy¢ warto§¢ wspotczynnika Hammet’a i na tej podstawie okreslic wptyw podstawnika
aminowego (-NHz) na rownowage dysocjacji grupy karboksylowej w roztworach badanych
kwasow. Czy jest to podstawnik elektronodonorowy, czy elektronoakceptorowy?
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CZESC DODATKOWA:

Do zlewki wprowadzi¢ 50 ml roztworu kwasu (askorbinowego lub bursztynowego lub

octowego — wskazuje asystent prowadzacy ¢wiczenia) i miareczkowaé identycznie, jak
w przypadku kwasow benzoesowych. Sporzadzi¢ wykres krzywej miareczkowania i na jej
podstawie ustali¢ pKa tego kwasu. Wiedzac, ze na rozpuszczalno$¢ lekow wptywa dobranie
odpowiedniego pH postawi¢ wniosek w jakim odcinku ukladu pokarmowego jest ona
najbardziej dostepna (rozpuszczona). Nalezy pamigta¢, ze im pKa analizowanej substancji
leczniczej jest nizsze, tym substancja tatwiej ulega procesowi rozpuszczania W roztworach
owyzszym pH 1 odwrotnie, im pKa wyzsze, tym wyzsza rozpuszczalno$¢ substancji
W roztworach o nizszym pH.

Kwas askorbinowy (witamina C, CgHgOs) jest jedna z najbardziej znanych substancji o whasciwosciach
antyutleniajacych i niezbgdnych do funkcjonowania wielu organizmow zywych. Kwas askorbinowy jest
stosunkowo trwaty w fazie stalej, jednka jego roztwory wodne ulegaja dos¢ szybkiemu rozktadowi (w warunkach
tlenowych do kwasu dehydroaskorbinowego, a w warunkach beztlenowych do furfuralu). Szybkos$¢ rozktadu
zalezy tez od pH i przyktadowo w warunkach tlenowych jest najwolniejszy w srodowisku silnie kwasnym, a bez
obecnosci tlenu najbardziej stabilny jest w pH 6-8. Jak inne kwasy karboksylowe nalezy do stabych elektrolitow,
a state jego dysocjacji wynosza: Ka = 6,8-10%; Kg2 ~ 2,5-101

Kwas bursztynowy (butanodiowy, C4HsO4) jest zwigzkiem powszechnie uzywanym w przemys$le chemicznym
(m.in. do produkcji zywic, tworzyw sztucznych, pestycydow) i farmaceutycznym (wykazuje dziatanie
antyoksydacyjne, jest skladnikiem lekdéw uspokajajacych, antykoncepcyjnych, przeciwnowotworowych,
poprawiajacych metabolizm, czy suplementow diety i kosmetykow), a takze jako regulator kwasowosci
i wzmacniacz smaku Jest dobrze rozpuszczalny w wodzie (2,9 g/l, pH~2,7), a obecnos¢ dwoch grup
karboksylowych powoduje, ze dysocjuje on w dwéch etapach: Ky ~ 6,9-10%; Ky = 2,5-10°%

Kwas octowy (etanowy, CoH40;) jest bezbarwng, zraca ciecza, ktora bardzo dobrze rozpuszcza (miesza) sie z
woda. Jest powszechnie stosowany w przemysle chemicznym, farmaceutycznym i spozywczym (m.in. do
produkcji sztucznego jedwabiu, niektorych lekow (np. aspiryny; jako suplement lub regulator kwasowosci),
farbowanie tkanin, przygotowywanie przetwordow i marynat). K, ~1,8-10°
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