lll. Rovnhovahy v roztocich
elektrolytu



Elektrolyty

Latky, které se v roztoku (Ci taveniné) stépi na
elektricky nabité Castice (ionty)

- Kationty = kladné nabité ionty

- Anionty = zaporné nabité ionty

Roztoky elektrolytl vedou elektricky proud, prenaseci
naboje jsou ionty



Elektrolyticka disociace

Déj, pri kterém dochazi ke stépeni vazeb v elektrolytu a ke vzniku
volnych iont(

Probiha v dusledku silnych interakci molekul vody s molekulami
nebo ionty iontovych krystalt elektrolytt

lonty v roztoku silné interaguiji s vodou (polarnim rozpoustédlem)
- Primarni solvatacni (hydratacni) vrstva — molekuly rozpoustédia
silné vazany k iontu, v elektrickém poli se pohybuji soucasné s
timto iontem
- Sekundarni solvatacni (hydratacni) vrstva — dalsi molekuly
rozpoustedla obklopujici primarni vrstvu, vazany jiz mnohem
volnéji, v elektrickém poli se s iontem zpravidla nepohybuiji.




Elektrolyty

 SLABE - v roztoku disociuji pouze ¢aste€né, ustanovuje se
disociacni rovnovaha. Jsou to napr. slabé organické kyseliny
(kys. mravenci, octova, propionova atd.)

* SILNE - v roztoku disociuji kompletné&. Napf¥. silné anorganické
kyseliny a baze, sole (napfr. HCI, H,SO,, HNO,, NaOH, NaCl atd.)



Roztoky elektrolytu

* IDEALNI
e Jejich vlastnosti jsou funkci koncentrace iontu
* lonty se navzajem neovliviuji
e Zredéné roztoky

« REALNE
* Koncentrovaneéjsi roztoky
* lonty se navzajem ovliviuji elektrostatickymi silami




Popis chovani realnych roztoku

e Zavadi se tzv. aktivita,
e pouziva se misto koncentrace
e zahrnuje vzajemné interakce iontu

* Pro aktivitu i-té slozky plati: a, = (c;).f;
f,, aktivitni koeficient i-té slozky, (c,), relativni koncentrace iontu druhu i

* Plati: Chzn)ofl = 1, tedy ve velmi zfedénych roztocich a; = (c)),
l



Popis chovani realnych roztoku

* Debeyuv-Hickellv limitni zakon (pro malé hodnoty iontové sily, |
< 0,01 mol.dm3):

logf; = —A|z,z_|VI

f;aktivitni koeficient, z,, z. pocet kladnych, resp. zapornych
nabojl, A konstanta

1 i=n

¢, molarni koncentrace, z, naboj iontu druhu

|, iontova sila



Teorie kyselin a zasad

Arrheniova teorie
e kyselina je latka schopna odstépovat ionty H* (napf. HCI,
CH;COOH)

HCl 2 H* + CI-
e zasada je latka schopna odstépovat ionty OH™ (napf. KOH)
KOH 2 K* + OH"

Jednoduch3a, neumoznovala vysvétleni katalytickych déju,
aplikovatelna jen na vodné roztoky.



Teorie kyselin a zasad

Obecna teorie kyselin a zasad (Brgnsted a Lowry)

e kyselina je latka schopna odstépovat ionty H* (donor protonu)

e zasada je latka schopna se s protonem spojovat (akceptor
protonu)

A 2 H + B
kyselina proton baze

HCI 2 H* + CI
kyselina proton baze

 Kazdé kyseliné odpovida tzv. konjugovana baze a opacné.
* Této dvoijici se rika konjugovany par neboli protolyticky systém.



Teorie kyselin a zasad

Obecna teorie kyselin a zasad (Brgnsted a Lowry)

* QOdliSnost od Arrheniovy teorie - protolytické reakce (zahrnuji vyménu H*) se
ucastni vzdy dva protolytické systémy, jeden z nich proton uvolnuje, druhy ho
prijima

* Aby se mohly projevit kyselé vlastnosti kyselin, musi byt pfitomna baze,
schopna vazat proton

HO + H 2 H0O
baze proton kyselina
| I
HCN + H,0O 2 H;0* + CN
kyselina baze kyselina baze
| |

* Stejna latka (napf. H,0) se muze chovat nékdy jako kyselina a jindy jako
baze!!!

Kyselinal +  baze?2
HNO, + H,O
H,O + NH,

bazel + kyselina2
NO; + H,O*
OH- +  NH,*

NN



Teorie kyselin a zasad

Obecna teorie kyselin a zasad (Brgnsted a Lowry)

Kyselina octova ve vodé
[ |
CH,COOH + H,O 2 CH;CO0 + H,0*

kyselina baze baze kyselina
| !

Chova se jako slaba kyselina

Kyselina octova v bezvodém HF

[ |
CH,COOH + HF 2 CH,COOH,* + F

baze kyselina kyselina  baze
I |

Chova se jako baze

Pojem kyselina a baze jsou relativni a zavisi na schopnosti latek
vazat Ci uvolnovat proton




Teorie kyselin a zasad

Rozpoustéedlova teorie

* Kyselina je latka, pri jejiz reakci s rozpoustedlem se v roztoku
zvysSuje koncentrace kationtl charakteristickych pro Cisté
rozpoustédlo

e Zasada je latka, pri jejiz reakci s rozpoustédlem se v roztoku
zvysSuje koncentrace aniontl charakteristickych pro Cisté
rozpoustédlo

* Rozpoustédlo musi byt latka, ktera disociuje:

H,0 + H,0 2 H,0" + OH-
NH, + NH, 2 NH,*+ NH,
SO, +S0, 2 S02*+ 50,2

* Je-li rozpoustédlem latka obsahujici proton (H,0, NH,),
poskytuje tato teorie shodné vysledky jako teorie Bronstedova



Teorie kyselin a zasad

Rozpoustéedlova teorie

kation
CH;COOH + H,0 & CH;CO00" + H,07
rozpoustédlo
Chova se jako kyselina

CH,COOH + HF 2 CH,COOH,* + F

rozpoustedlo

Chova se jako zasada



Teorie kyselin a zasad

Lewisova teorie

* Neékteré latky, které neodstépuji vodik, maji v katalyze radu
vlastnosti shodnych s Bronstedovymi kyselinami, napr. BCl, Ci
SnCl,

* Tyto latky katalyzuji stejné typy reakci jako Bronstedovy kyseliny a
snadno se slucuji s Bronstedovymi zasadami za vzniku
komplexnich molekul nebo iontu:

kyselina zasada sul
H*  + NH, 2  NH

* Lewisova kyselina je latka, ktera ma volny orbital a muze byt
pfijemcem (akceptorem) elektronového paru (napf. BCl,)
* Lewisova zasada je donorem elektronového paru (napf. NH;)



Disociace kyselin a zasad

Disociace slabé kyseliny: HA +H,0 = H;0*+ A
CH,COOH + H,0 = H;0* + CH,COO

Rovnhovazna konstanta - tzv. disociacni konstanta slabé kyseliny K’

[A7][H,0"]

K = ha

V roztocich slabych zasad:

B + H,O+= B* + OH"
NH; + H,O0 = NH,"+ OH"

[B][OH
K,B = 0 | K’g disociacni konstanta slabe zasady

[B]

Cim mensi je hodnota K, &i K'g, tim slabsi je kyselina nebo zasada.

K’y a K'; vyjadiené pomoci koncentraci jsou tzv. zdanlivé (€i koncentracni) disociaéni

konstanty. Pravé (tzv. termodynamické) disociacni konstanty jsou definovany pomoci
aktivit.



Disociace kyselin a zasad

Disociaci slabého elektrolytu kvantifikujeme stupném disociace a

Celkové koncentraci elektrolytu ¢, rovnovazné koncentrace [H;0*] a [AT] = cq,
rovnovazna koncentrace [HA] = ¢c(1-)

[A_][H3O+] car?

A —

K, = —
4 [HA] 1—a

Je-li hodnota a << 1 (uvaZujeme, zZe elektrolyt neni pfilis zfedény), pak
muzZeme ve jmenovateli o proti jednicce zanedbat:

- 2
K,=co
g K's S klesajici c hodnota «
.\ c roste!!!




Disociace vody (autoprotolyza)

Molekuly vody jsou ¢aste¢né disociovany: H,O0 + H,0 = H;0* + OH"
Disociacni konstanta vody K’ ,,:

[H3;07][0H "]

H20 — [HzO]Z

!

Disociacni stupen je v tomto pripadé velmi maly - koncentraci nedisociovanych
molekul vody muzeme povaZzovat za konstantni a spojit s K’,;,, do nové konstanty,
tzv. iontového soucinu vody K’ :

K, =K\,o[H,0]? = [H;0*][OH] = 1014

Ve vodnych roztocich musi byt koncentrace [H;0*] a [OH"] vidy takové, aby jejich
soucin byl roven K.,



Vodikovy exponent pH

Mirou kyselosti roztoku je aktivita (koncentrace) hydroxoniovych ionti H,0*:

V neutralnim zfedéném roztoku: [H;0%] = [OH] = 1077
V kyselém zfredéném roztoku: [H;0%] > 10”7
V bazickém zfedéném roztoku: [H,0%] < 107

Pro zjednodusSeni byl zaveden Sérensen tzv. vodikovy exponent pH: pH = -log a(H;0%)
kde a(H;0%) je aktivita H;O* iontl

Ve zfedénych roztocich mdzeme pouzit vztah: pH = -log [H;0%]
V Cisté vodé: [H,0*] = [OH] =v10~14 = 1077
Tedy pH =-log [107] =7

V neutralnim zfredéném roztoku: pH =7
V kyselém zfedéném roztoku: pH < 7
V bazickém (alkalickém) zredéném roztoku: pH > 7

Pro pK, (coZ je —log K,) plati:  pK, = pH + pOH = 14

pH mérime pomoci tzv. pH-metru s pouzitim elektrody jejiz potencial je selektivné citlivy na
koncentraci iont H;0*.



Vypocet pH slabé kyseliny

Slabé kyseliny disociuji pouze ¢aste¢né: [H;0%] =ca, a = /%

pak plati: [H0% ] =ca=c Ka _ K',c

C

a pH — _Iog [H3O+] — pPK A;logC

kde pK’, = -log K,



Hydrolyza soli

* Vodné roztoky soli silnych kyselin a silnych zasad (napf. NaCl) reaguji neutralné
* Roztoky soli silnych kyselin a slabych zasad (napf. NH,Cl) reaguji kysele
* Roztoky soli slabych kyselin a silnych zasad (napf. CH;COONa) reaguji alkalicky

Davodem tohoto chovani je tzv. hydrolyza

Ve vodé octan sodny, ktery je silnym elektrolytem, disociuje:

CH;COONa — CH,;COO" + Na*

Protoze octanovy anion prislusi slabé kyseliné octové, v roztoku se ustanovi tato
rovnovaha:

CH,COO + H,0 = CH,COOH + OH
To vysveétluje alkalickou reakci roztoku octanu sodného.

Hydrolytickou reakci muzeme charakterizovat hydrolytickou konstantou K, :

[CH,COOH][0OH™] K/,

" [cH, 001 T K,

!/




Pufry

Pufry jsou roztoky schopné udrzovat priblizné konstantni pH pfri
pridani kyseliny nebo zasady (i silné)

Napr. roztok slabé kyseliny o koncentraci ¢, a jeji soli se silnou
zasadou o koncentraci c

Prikladem muze byt acetatovy pufr, ktery obsahuje kyselinu
octovou a octan sodny
Tlumici schopnost tohoto pufru Ize vysvétlit témito reakcemi:

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

Nejlepsi tlumici schopnost ma pufr obsahujici slabou kyselinu
(slabou zasadu) a jeji sul v molarnim poméru 1:1



Pufry

Acetatovy pufr:

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

K1 4[CH3COOH]
[CH3C00™]

Pro koncentraci H;0* plati: [H;07] =

Pokud nebude roztok pufru pfilis zredény, potom stupen
disociace slabé kyseliny a stupen hydrolyzy jeji soli bude maly
Potom muzZeme predpokladat:

[CH3COO0H] = ¢

[CH,CO07] = ¢

[H;0%] = =2
Csul




Pufry

Zlogaritmovanim a upravou dostaneme:

Csul

Ckys

pH = pK'y + log (pK’, = -log K7))

Hendersonova-Hasselbalchova rovnice pro vypocet pH pufru
slozeného ze slabé kyseliny a jeji soli

Kazdy pufr ma tlumici ucinky jen v urcité oblasti hodnot pH —
kolem hodnoty pK’, Ci pK’; prislusné slabé kyseliny resp. zasady

Pufr Oblast pH
Octan sodny + kyselina octova 3.5-6.5
Citronan draselny + kys. citronova 2.2-3.6

NH, + NH,Cl 8.0-11.0



pH télnich tekutin

Na udrzeni fyziologické hodnoty pH se v lidském organismu podileji tri systémy:

1. Systém H,PO, /HPO,% (klicovy pro udrZovani vnitrobuné¢ného pH, ale i moci), pK = 7,2
2. Systém HCO,"/H,CO; (klicovy pro udrzovani pH krevni plasmy)

H,CO, = H* + HCO,™ pK = 3,8 pfi 37 °C

pK je daleko od fyziologického pH 7,4: systém pri tomto nema dostatecnou pufracni kapacitu.
Hendersonovy-Hasselbalchovy rovnice:
[HCO,7]

pH=7,4=3,8+log [A,CO,)

[HCO,]/[H,CO,] = 3981, koncentrace HCO, v krvi je ~20 mmol.dm3, takze [H,CO,] =5 umol.dm=a
o = 0,9998, tedy nelze hovorit o pufru (i velmi malé mnozstvi OH- by vyvolalo velkou zménu pH —to
se nedéje, protoze pufracni systém je prostfednictvim CO, propojen s okolim.

CO, ze vzduchu i ten co se uvolnuje z tkani je rozpustén v krvi:

co, (g) = CO, (rozp.)
a v roztoku je CO, hydratovan CO, (rozp.) + H,0 = H,CO,
DalSim krokem je disociace H,CO; = H* + HCO;"

Kysela slozka tohoto pufracniho systému je celkovy CO,, tedy CO, (rozp.) + [H,CO;] a je propojen s
CO, (g). Ten doplniuje ztraty H,CO, v dusledku jeji disociace a tim udrzuje pH krve na hodnoté
priblizné 7,4.



pH télnich tekutin

3. Bilkovinné pufrujici systémy - proteiny jsou polyelektrolyty, postranni Fetézce nékterych
aminokyselin pufruji v oblasti neutrdiniho pH — zejména imidazolova skupina histidinu (neni to
ale prilis asto se vyskytujici aminokyselina).

Vyjimkou je hemoglobin, ktery jich obsahuje ve své molekule 38, pfipada na néj asi 29% celkové
pufracni kapacity krve, na zbyvajici proteiny pak jen 6%.

Hemoglobin ma jesté dalsSi vyznamnou vlastnost — v oxygenované formé (HbO,) je silnéjsi
kyselinou nez v deoxygenované (Hb). Toto propojeni acidobazické a oxygenacni rovnovahy je
zndme jako Bohrtiv efekt:

-V plicich uvoliuje HbO, ionty H* a tim poruSuje rovnovahu mezi rozpusténym CO, a HCO; ve
prospéech CO,, ktery je vydechovan.

- Ve tkanich se naopak hemoglobin stava po uvolnéni O, akceptorem H* a pufruje H,CO,
vznikajici metabolickymi procesy.

CoO, (g) = CO, (rozp.)
O CO, (rozp.) + H,0 = H,CO,
(/WOH H,CO, = H* + HCO;-
HN
Nz HbO, + H* 2 (Hb)H* + O,

Histidin



