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Chemia ogdlna i nieorganiczna jest przedmiotem realizowanym na poczgtku
studiow farmaceutycznych, jako uzupetnienie i rozszerzenie wybranych zagadnien
z podstaw chemii oraz wprowadzenie studentow w ksztatcenie chemii na poziomie
akademickim. Opanowanie wiedzy o podstawowych prawach chemicznych oraz
preparatyki laboratoryjnej, to warunki konieczne do kontynuowania ksztatcenia na
kierunku farmacja i realizacji kolejnych przedmiotéw z zakresu fizykochemicznych
podstaw farmacji, a takze analizy, syntezy i technologii lekdw, ujetych w ministerialnych
standardach ksztatcenia dotyczgcych zawodu farmaceuty. Skrypt moze by¢ rowniez

cenng pomocg dydaktyczng dla studentow innych kierunkéw studiow.

Materiat dydaktyczny, ktory oddajemy Panstwu do dyspozycji zostat podzielony
na dwa tomy. Tom | zawiera tematyke obejmujgcg zagadnienia z zakresu chemii
ogolnej, ukierunkowane na substancje nieorganiczne, wraz z zadaniami
rachunkowymi. Informacje, ktére pojawiaty sie na poprzednich etapach ksztatcenia nie
zostaly tu szczegdétowo omowione, dlatego przed lekturg tego tomu zalecane jest
uzupetnienie zalegtosci z wykorzystaniem podrecznikow obowigzujgcych w zakresie
rozszerzonym liceum ogdlnoksztatcgcego. Tom Il jest poswiecony klasycznej
nieorganicznej analizie jakosciowej, w tym wiasciwosciom wybranych jondw

i substancji nieorganicznych.







CZESC |

ZWIAZKI NIEORGANICZNE | ROZTWORY WODNE



Nomenklatura

1.1. Wstep

W niniejszym rozdziale powtorzone i rozszerzone zostang zasady nazewnictwa
gtownych grup zwigzkéw nieorganicznych oraz jondw, ktore mogg byC przydatne
w trakcie studiow na kierunku farmacja oraz w pracy zawodowej. Zasady
miedzynarodowego nazewnictwa zwigzkow chemicznych okreSlane sg przez
International Union of Pure and Applied Chemistry (IUPAC), natomiast stosowanie ich
w jezyku polskim odbywa sie zgodnie z zaleceniami Polskiego Towarzystwa
Chemicznego (PTChem). Nalezy jednak pamietac, iz do tworzenia nazw zwigzkow
zaliczanych do jednej grupy moga by¢ stosowane r6zne zasady nazewnictwa, co moze
wprowadzaé pewne zamieszanie. Obecnie stosowana nomenklatura Stocka zaczeta
by¢ powszechnie wykorzystywana w polskiej chemii od lat 90. XX wieku, dlatego wiele
nazw pochodzgcych z poprzednich systemdéw nazewnictwa wcigz jest powszechnie
stosowanych (np. dwutlenek wegla, nadmanganian potasu czy kwas podchlorawy).
Nie nalezy sie zatem dziwic, jesli w starszych podrecznikach natkniemy sie na nazwy,

ktére z dzisiejszej perspektywy mozna uznac za btedne lub niezalecane.

Dla pewnego ufatwienia i uporzgdkowania nomenklatury chemicznej, w trakcie
studidw na Wydziale Farmaceutycznym WUM przyjmujemy zasady obowigzujgce
podczas nauki w szkole ponadpodstawowej i najczesciej wykorzystywane w praktyce.

Oto kilka tych, ktore dotyczg wszystkich grup zwigzkéw nieorganicznych:

1. Liczbe atomdw tego samego pierwiastka (lub grup atomow) w nazwie okresla sie
za pomocg przedrostkow zwielokrotnionych: di-/dwu-, tri-/tréj-, tetra-/cztero-,
penta-/piecio- itd.

2. Liczbe jednakowych grup okresla sie przedrostkami: bis-, tris-, tetrakis-, pentakis-
itd. (poczgwszy od tetra- dodajemy kis-; stad pentakis-, heksakis- itd.).

3. Jesdli dany pierwiastek zawsze wystepuje na tym samym stopniu utlenienia
w zwigzkach chemicznych, np. séd(l), wapn(ll), glin(lll), to w nazwie zwigzku go
nie podajemy.




1.2. Tlenki

Nazwy tlenkéw tworzymy stosujgc najbardziej rozpowszechniony system
Stocka. Polega on na dodaniu stopnia utlenienia pierwiastka (z pominieciem znaku ,,+”
i ,—) w postaci liczby zapisanej cyframi rzymskimi w nawiasie. Pomiedzy gtéwnym

cztonem nazwy a stopniem utlenienia nie stosuje sie odstepu.

Nalezy mie¢ rowniez Swiadomosé, ze ze wzgledu na niewystarczajgca
precyzyjnos¢ nie zawsze mozna utworzy¢ nazwe stosujgc powyzszy system, np. N20O4
— tetratlenek diazotu, BrsOs— oktatlenek tribromu, nadtlenki, ponadtlenki. W niektorych
przypadkach nalezy podac¢ informacje o liczbie atoméw pierwiastka na okreslonym
stopniu utlenienia, np. FesO4— tlenek zelaza(ll) dizelaza(lll), Pb3zO4— tlenek diotowiu(ll)

otowiu(lV). Przykfady tlenkow przedstawiono w Tabeli 1.1.

Tabela 1.1. Przyktady wzordw i nazw tlenkéw.

Wz6ér Nazwa

Al2O3 tlenek glinu

BaO:2 nadtlenek baru
BraOs oktatlenek tribromu
CO tlenek wegla(ll)
COz2 tlenek wegla(lV)
CuO tlenek miedzi(ll)
Cu20 tlenek miedzi(l)
CrO tlenek chromu(ll)
Cr203 tlenek chromu(lll)
KOz ponadtlenek potasu
Mn203 tlenek manganu(lll)
Mn207 tlenek manganu(VII)
Na20:2 nadtlenek sodu
N20 tlenek azotu(l)

NO tlenek azotu(ll)
N203 tlenek azotu(lll)
NO2 tlenek azotu(I1V)




Wzér Nazwa
N204 tetratlenek diazotu (dimer NO,)
FeO tlenek zelaza(ll)
Fe203 tlenek zelaza(lll)
tlenek zelaza(ll) dizelaza(lll) (uwaga: FeO-Fe,0s3)
FesOa4
lub: tlenek zelaza(ll,lll)
tlenek diotowiu(ll) otowiu(lV) (uwaga: 2PbO-PbO,)
Pb3Oa4 .
lub: tlenek otowiu(ll, V)
SO2 tlenek siarki(lV)
SOs tlenek siarki(VI)

1.3. Wodorotlenki

Analogicznie jak w przypadku tlenkow, w nazewnictwie wodorotlenkow

stosujemy system Stocka. W przypadku niektérych wodorotlenkéw nie mozna

zastosowa¢ wspomnianego systemu (np. NHs3-H20). Przyktady wodorotlenkéw

przedstawiono w Tabeli 1.2.

Tabela 1.2. Przyktady wzoréw i nazw wodorotlenkéw.

Wzér Nazwa

Al(OH)3 wodorotlenek glinu
Ba(OH): wodorotlenek baru
Cr(OH)2 wodorotlenek chromu(ll)
Cr(OH)s wodorotlenek chromu(lll)
Fe(OH)2 wodorotlenek zelaza(ll)
Fe(OH)s wodorotlenek zelaza(lll)
Mn(OH)2 wodorotlenek manganu(ll)
Mn(OH)a wodorotlenek manganu(lV)
Sn(OH)4 wodorotlenek cyny(I1V)
NaOH wodorotlenek sodu

LiOH wodorotlenek litu
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1.4. Kwasy

1.4.1. Kwasy beztlenowe

Nazwy kwasow beztlenowych tworzymy poprzez dodanie koncowki

,~~wodorowy” do nazwy niemetalu, ktéry tworzy ten kwas. Przykfady kwasow

beztlenowych przedstawiono w Tabeli 1.3.

Tabela 1.3. Przykfady wzoréw i nazw kwaséw beztlenowych.

Wzér Nazwa

HBr kwas bromowodorowy

HCI kwas chlorowodorowy

HF kwas fluorowodorowy

HI kwas jodowodorowy

H2S kwas siarkowodorowy

HCN kwas cyjanowodorowy

H2Se kwas selenowodorowy

HSCN kwas tiocyjanowy / kwas rodanowodorowy (uwaga: H-S—-C=N)
HNCS kwas izotiocyjanowy (uwaga: H-N=C=S)

Tlenowe odpowiedniki

dwodch ostatnich:

HOCN

kwas cyjanowy (uwaga: H-O-C=N)

HCNO

kwas piorunowy / kwas fulminowy (uwaga: H-C=N—O0)

1.4.2. Kwasy tlenowe

Tworzgc nazwy kwasow tlenowych najczesciej stosujemy system nazewnictwa

skroconego. Uzywany jest on do tworzenia nazw kwasow o stosunkowo prostym

skfadzie i/lub strukturze. Na koncu nazwy kwasu tlenowego podajemy liczbe Stocka

(stopien utlenienia atomu centralnego z pominieciem znakéw ,+” i ,=").

W nazwach niektérych kwaséw stosujemy przedrostki meta-, orto- i di-/piro-

(np. kwasy borowe, kwasy fosforowe, kwasy krzemowe). Przedrostek orto- oznacza

maksymalne uwodnienie czgsteczki kwasu, podczas gdy meta- wskazuje na
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minimalng zawartos¢ wody. Przedrostek di-/piro- oznacza krotno$¢ liczby atomoéw
pierwiastka innego niz tlen i wodor. Uwodnienie kwasu piro- jest posrednie pomiedzy
kwasem orto- a kwasem meta-. Przyktady wzorow i nazw kwasow tlenowych

przedstawiono w Tabeli 1.4.

Tabela 1.4. Przyktady wzoréw i nazw kwasow tlenowych.

Wzér Nazwa

HAsO:2 kwas metaarsenowy(lll)
H3AsOs kwas ortoarsenowy(lll)
HAsOs kwas metaarsenowy(V)
H3AsOa4 kwas ortoarsenowy(V)
HBO:2 kwas metaborowy
HsBOs3 kwas ortoborowy

HCIO kwas chlorowy(l)

HCIO2 kwas chlorowy(lll)
HCIOs kwas chlorowy(V)
HCIO4 kwas chlorowy(VIl)
H2COs kwas weglowy

H2CrO4 kwas chromowy(V1)
H2Cr207 kwas dichromowy(VI) / kwas pirochromowy(VI)
HIO3 kwas jodowy(V)

HIO4 kwas metajodowy(VII)
HslOs kwas ortojodowy(VIl)
HMnO4 kwas manganowy(VII)
H2MnOa4 kwas manganowy(VI)
HNO:2 kwas azotowy(lll)
HNOs3 kwas azotowy(V)

HPO3 kwas metafosforowy(V)
H3PO4 kwas ortofosforowy(V)
H4P207 kwas difosforowy(V) / kwas pirofosforowy(V)
H2SiO3 kwas metakrzemowy
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Wzoér Nazwa
H4SiO4 kwas ortokrzemowy
H2SOs kwas siarkowy(IV)
H2S04 kwas siarkowy(VI)
H2S203 kwas tiosiarkowy(V1) / kwas tio(-Il)siarkowy(VI)
H2S20s kwas nadtlenodisiarkowy(V1)
1.5. Sole

1.5.1. Sole proste, wodorosole i hydroksosole

W przypadku soli prostych nazwa skfada sie z dwdch wyrazow: pierwszy
okresla anion (reszte kwasowg), a drugi kation (zwykle metal). W nazewnictwie soli
najczesciej stosujemy nomenklature pétsystematyczng (z liczbg Stocka). Przykiady
wzorow i nazw soli prostych, wodorosoli oraz hydroksosoli przedstawiono odpowiednio
w Tabelach 1.5, 1.6 1.7.

Tabela 1.5. Przyktady wzordw i nazw soli prostych.

Wzér Nazwa

AlF3 fluorek glinu

AgNOs azotan(V) srebra(l)
Bal2 jodek baru

Ca3(POa4)2 ortofosforan(V) wapnia
CaS siarczek wapnia
CrBr2 bromek chromu(ll)
CrCls chlorek chromu(lll)
CuSOs4 siarczan(VI) miedzi(ll)
Cu2S04 siarczan(VI) miedzi(l)
Fes3(BOs3):2 ortoboran zelaza(ll)
Fe(NOs)s azotan(V) zelaza(lll)
Fe(NO2)2 azotan(lll) zelaza(ll)

13



Wzér Nazwa

FeS siarczek zelaza(ll)

KBr bromek potasu

K2CrO4 chromian(VI) potasu
K2Cr207 dichromian(VI) potasu / dwuchromian(VI) potasu
KMnO4 manganian(VIl) potasu
Mg(NO3):2 azotan(V) magnezu
NaBO:2 metaboran sodu

NaCl chlorek sodu

Na2SO0s siarczan(IV) sodu
NH4Cl chlorek amonu
NH4ClO4 chloran(VIl) amonu
NH4CN cyjanek amonu
NHsNO3 azotan(V) amonu
(NH4)2S04 siarczan(VI) amonu
SrSiOs metakrzemian strontu
ZnS0O4 siarczan(VI) cynku
Zr(CO3)2 weglan cyrkonu(lV)

Tabela 1.6. Przyktady wzoréw i nazw wodorosoli.

Wzér Nazwa

Ca(H2PO4)2 | dwuwodoroortofosforan(V) wapnia / diwodoroortofosforan(V) wapnia
Ca(HSO4)2 | wodorosiarczan(VI) wapnia

KHSOs3 wodorosiarczan(lV) potasu

KHSO4 wodorosiarczan(VI) potasu

KH2PO4 dwuwodoroortofosforan(V) potasu / diwodoroortofosforan(V) potasu
LiH3SiO4 trojwodoroortokrzemian litu / triwodoroortokrzemian litu

Mg(HCOs3)2 | wodoroweglan magnezu

NazHBO3 wodoroortoboran sodu
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Wz6r Nazwa

NH4HCOs3 wodoroweglan amonu

NH4HC204 wodoroszczawian amonu

NH4HS wodorosiarczek amonu

Tabela 1.7. Przyktady wzordw i nazw hydroksosoli.

Wzér Nazwa
chlorek dihydroksoglinu
Al(OH)CI ,
lub: chlorek dwuwodorotlenek glinu
chlorek hydroksoglinu
AIOHCI2 :
lub: dwuchlorek wodorotlenek glinu
weglan hydroksomiedzi(ll
(CuOH)2COs3 %9 Y ) o
lub: weglan wodorotlenek miedzi(ll)
diortofosforan(V) tetrahydroksomiedzi(ll)
Cus(OH)4(POa4)2 L
lub: dwuortofosforan(V) czterowodorotlenek pieciomiedzi(ll)
bromek hydroksomagnezu
MgOHBr
lub: bromek wodorotlenek magnezu
siarczan(VI) hydroksomagnezu
(MgOH)2S04 ,
lub: siarczan(VI) wodorotlenek magnezu
siarczan(VI) hydroksozelaza(lll)
FeOHSO4 , _
lub: siarczan(VI) wodorotlenek zelaza(lll)

1.5.2. Sole uwodnione (hydraty)

W strukturze krystalicznej soli w postaci ciat statych czesto pojawiajg sie
czgsteczki wody, co skutkuje powstawaniem soli uwodnionych (hydratéw). Nazwe
hydratu tworzy sie poprzez dodanie do nazwy bezwodnej soli stowa ,woda” oraz
stosunku molowego soli do wody, podanego w nawiasie. Przyktadowo dla FeCls3-6H20
nazwa to: chlorek zelaza(lll)-woda (1/6). Alternatywnie przed nazwag soli bezwodnej
mozna dodac wyraz informujgcy o ilosci moli wody przypadajgcych na jeden mol soli.
| tak dla FeCl3-6H20 bedzie to: heksahydrat chlorku zelaza(lll) lub szesciowodny

chlorek zelaza(lll). Inne przyktady soli uwodnionych przedstawiono w Tabeli 1.8.
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Tabela 1.8. Przyktady wzoréw i nazw hydratéw.

Wzor Nazwa

CuS04-5H20

siarczan(VI) miedzi(ll)-woda (1/5)
lub: pieciowodny siarczan(VI) miedzi(ll)
lub: pentahydrat siarczanu(VI) miedzi(ll)

CaS03-2H20

siarczan(lV) wapnia—woda (1/2)
lub: dwuwodny siarczan(lV) wapnia
lub: dihydrat siarczanu(IV) wapnia

1.5.3. Sole ztozone

Sole, ktére zawierajg w swojej strukturze co najmniej dwa roézne kationy bgdz
aniony nazywane sg solami ztozonymi. Ich nazwy skfadajg sie z kilku wyrazéw.
Tworzac je wymienia sie alfabetycznie kolejne aniony, a nastepnie alfabetycznie
kolejne kationy. Nalezy zwréci¢ uwage, ze przedrostki zwielokratniajgce nie wptywajg

na alfabetyczng kolejnos$¢ jonéw. Przyktadowe wzory oraz nazwy tego typu zwigzkow

przedstawiono w Tabeli 1.9.

Tabela 1.9. Przyktady wzoréw i nazw soli ztozonych.

Wzér Nazwa

AIK(SO4)2 bis(siarczan(V1)) glinu potasu

Al2(S04)3-K2S04 siarczan(VI) glinu—siarczan(VI) potasu (1/1)
(NH4)Cr(S0Oa4)2 bis(siarczan(VI)) amonu chromu(lll)
(NH4)2S04:-Cr2(S04)3 siarczan(VI) amonu-siarczan(VI) chromu(lll) (1/1)
KNasCI(SOa4)2 chlorek bis(siarczan(VI)) potasu tetrasodu

PbCIF chlorek fluorek otowiu(ll)

MgNH4PO4 ortofosforan(V) amonu magnezu

Al2(SO4)3-K2S04-24H20

siarczan(VI) glinu—siarczan(VI) potasu—woda
(1/1/24)

(NH4)2S0O4-Crz2(S04)3-24H20

siarczan(VI) amonu-siarczan(VI) chromu(lll)-woda
(1/1/24)

KCI-MgCl2:6H20

chlorek magnezu—chlorek potasu—woda (1/1/6)
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1.6. Wodorki

Nazewnictwo wodorkow zalezy od charakteru chemicznego pierwiastka
potgczonego z atomem wodoru. Wodorki metali tworzy sie przez dodanie stowa
,wodorek” do nazwy metalu. Z kolei nazwy wodorkéw niemetali tworzy sie przez
potgczenie nazwy niemetalu z koncéwka ,,-wodor”. Niektére wodorki niemetali majg tez

ustalone nazwy zwyczajowe (np. metan, amoniak).

W przypadku pierwiastkéw, ktére mogg tworzy¢ rézne wodorki (np. bor) do
nazwy danego wodorku dodaje sie liczbe atoméw wodoru w czgsteczce. Zapisuje sie

ja cyfrg arabskg w nawiasie. W Tabeli 1.10 zawarto przyktady nazewnictwa wodorkow.

Tabela 1.10. Przyktady wzoréw i nazw wodorkow.

Wzér Nazwa

AlH3 wodorek glinu

AsHs wodorek arsenu

B4H10 czteroborowodér(10) / tetraborowoddér(10) / tetraboran(10)
B2Hs dwuborowodo6r(6) / diborowodor(6) / diboran(6)
BH3 borowodér(3)

CaH2 wodorek wapnia

CH4 metan

HBr bromowodor

HCI chlorowodor

HF fluorowodor

HI jodowodor

H2Se selenowodor

H2S siarkowodor

NaH wodorek sodu

NH3 amoniak

N2H4 czterowodorek dwuazotu / hydrazyna

PHs wodorek fosforu / fosfina

P2H4 czterowodorek dwufosforu

SiH4 wodorek krzemu / silan
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1.7. Jony

Nazwy kationéw tworzy sie przez dodanie tadunku lub stopnia utlenienia
w nawiasie (jesli to konieczne) po nazwie pierwiastka oraz wyrazu ,kation” (lub ,jon”)

przed nazwa, np. kation magnezu, jon zelaza(lll).

W przypadku prostych aniondw dodaje sie natomiast zakonczenie ,-ek”,
np. bromek (anion bromkowy). W przypadku jonéw pochodzgcych od reszt kwasowych
kwasow tlenowych dodaje sie koncowke ,-anowy”, np. anion siarczanowy(VI) lub
inaczej siarczan(VI). Przyktady nazw jondw prostych i ztozonych przedstawiono
w Tabelach 1.11i 1.12.

Tabela 1.11. Przyktady wzordw i nazw jonéw prostych.

Wzér Nazwa

Fes3* jon zelaza(lll)

Hg2?* jon rteci(l) / jon dirteci(l)

K* jon potasu

Mg?* jon magnezu

Ni2* jon niklu(ll)

Sb3* jon antymonu(lll)

Zn?* jon cynku

Br- jon bromkowy

C* jon weglikowy

Cl- jon chlorkowy

F- jon fluorkowy

H* jon wodoru

H- jon wodorkowy

I- jon jodkowy

Oz~ jon ditlenkowy(—1) / anion ponadtlenkowy
02> jon ditlenkowy(—2) / anion nadtlenkowy
O3~ jon trittlenkowy(—1) / anion ozonkowy
S% jon siarczkowy
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Tabela 1.12. Przyktady wzoréw i nazw jonéw ztozonych.

Wzoér Nazwa

HS- jon wodorosiarczkowy

NO2~ jon azotanowy(lll)

NOs~ jon azotanowy(V)

SO3z*- jon siarczanowy(1V)

HSO3~ jon wodorosiarczanowy(IV)
S04~ jon siarczanowy(VI)

HSO4~ jon wodorosiarczanowy(V1)
PO43 jon ortofosforanowy(V)

HPO4?~ jon wodoroortofosforanowy(V)
H2PO4~ jon diwodoroortofosforanowy(V)
COs?- jon weglanowy

HCO3~ jon wodoroweglanowy

HsO* jon oksoniowy

NH4* jon amonowy

uo22* jon uranylowy(V1) / jon dioksouranu(VI)
SCN- jon tiocyjanianowy / jon rodankowy
CN- jon cyjankowy

AsO3* jon ortoarsenianowy(lll)

AsO43- jon ortoarsenianowy(V)
[Fe(CN)s]* jon heksacyjanozelazianowy(ll)
[Fe(CN)s]*- jon heksacyjanozelazianowy(lll)
ClO- jon chloranowy(l)

ClO3~ jon chloranowy(V)

ClO4~ jon chloranowy(VII1)

S203%- jon tiosiarczanowy(VI)

CrO4%- jon chromianowy(VI)

Cr207%" jon dichromianowy(VI)

HCOO- jon mréwczanowy
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Wzér Nazwa

CHsCOO~ jon octanowy

C204% jon szczawianowy
C4H406%~ jon winianowy

CesHs073- jon cytrynianowy

MnO4~ jon manganianowy(VIl)
BO33- jon ortoboranowy

SiO3?~ jon metakrzemianowy
SbO43- jon ortoantymonianowy(V)

1.8. Zwiagzki kompleksowe

Zwigzki kompleksowe to czgsteczki lub jony zawierajgce w strukturze atom
centralny i zwigzane z nim ligandy. Cechg charakterystyczng wzoru zwigzku
kompleksowego jest nawias kwadratowy, w ktéry ujmuje sie potaczenia ligandow
z atomem centralnym. Wiecej informaciji na temat rodzajow i cech charakterystycznych
tej grupy zwigzkow zawiera rozdziat 3. Ze wzgledu na specyficzng budowe, zwigzki

kompleksowe majg wtasne zasady nazewnictwa, jak opisano ponize;.

1. W nazwie kompleksu wymienia sie najpierw nazwy ligandow, a nastepnie nazwe

atomu centralnego.

2. Zapisujgc wzor kompleksu ligandy wymienia sie w nastepujgcej kolejnosci: ligandy
ujemne, ligandy obojetne i ligandy dodatnie (cho¢ ligandy dodatnie wystepujg
niezwykle rzadko i pojawiajg sie wylgcznie w specyficznych warunkach).
W przypadku nazwy:

a) ligandy ujemne konczg sie literg ,-0”, z kolei ligandy obojetne majg rézne
koncowki, (najczesciej -a” lub ,-yI”), przyktadowe zostaty przedstawione w Tabeli
1.13,

b) jezeli wystepuje kilka ligandéw ujemnych, wymienia sie je w kolejnoSci
alfabetycznej,

c) gdy wystepuije kilka ligandéw obojetnych, wymienia sie w je kolejnosci: H20, NHs,
a nastepnie pozostate w porzadku alfabetycznym.

20



Tabela 1.13. Wzory i nazwy wybranych ligandéw.

Wzoér Nazwa Wzoér Nazwa
Ligandy ujemne:

F- fluoro CN- cyjano

ClI- chloro SCN- tiocyjaniano / rodano
Br- bromo NH2~ amido

I- jodo NH2- imido

H- hydro NO2~ azotano(lll)
0?- okso NOs- azotano(V)
OH- hydrokso ONO- nitrito-O
S2- tio COs%~ weglano
SO4*- siarczano(VI) CHsCOO~ octano
S203%- tiosiarczano(VI) C204%" szczawiano
Ligandy obojetne:

H20 akwa NH3 amina

NO nitrozyl NS tionitrozyl
CO karbonyl CS tiokarbonyl
ﬂgﬂﬁwo dorowe | (-¥) metyl, fenyl itd.

3. Do oznaczania liczby ligandow stosuje sie przedrostki greckie: di-, tri-, tetra-,

penta-, heksa-. Gdy nazwa ligandu sama w sobie zawiera liczbe (np. dipirydyl,
etylenodiamina), wowczas ujmuje sie jg w nawias i umieszcza przed nim
przedrostki: bis-, tris- i tetrakis- zamiast di-, tri- i tetra-. Przedrostki nie sg brane pod
uwage przy alfabetycznym porzadkowaniu nazw ligandéw, np. [Zn(H20)4(NH3)2]?*

to kation tetraakwadiaminacynku (a nie diaminatetraakwacynku).

. Stopien utlenienia atomu centralnego oznacza sie cyfrg rzymskg w nawiasie

bezposrednio po jego nazwie, np. chlorek heksaaminaplatyny(lV).

. W kompleksach obojetnych tadunkowo (niezjonizowanych) nazwa atomu

centralnego nie odmienia sie, nawet jesli atom centralny ma dodatni stopien

utlenienia, np. [PtCl2(NHs)2]: diaminadichloroplatyna(ll).
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6. W kompleksowych jonach dodatnich podaje sie niezmieniong, ale odpowiednio
[Cu(H20)6]?*:  kation

tetraakwadichlorozelaza(lll),

odmieniong nazwe atomu centralnego np.
[FeCl2(H20)4]":  kation

[CrF2(H20)2(NH3)2]*: kation diakwadiaminadifluorochromu(lll).

heksaakwamiedzi(ll),

7. W kompleksowych jonach ujemnych do nazwy atomu centralnego dodaje sie
koncéwke -anowy lub -ianowy, np. [Fe(CN)s]*: anion heksacyjanozelazianowy(ll).
W przypadku soli zawierajgcych anion kompleksowy do nazwy atomu centralnego
dodaje sie koncowke -an lub -ian, np. Ka[Fe(CN)s]: heksacyjanozelazian(ll) potasu.
Natomiast w przypadku kwasdw nastepuje zmiana koncéwki na -owy,
np. H4[Fe(CN)s]: kwas heksacyjanozelazowy(ll) (przed kohcowkg -owy nie wstawia

sie ani -an, ani -ian).

8. Kompleksy zawierajgce dwa Ilub wiecej atomdéw centralnych noszg nazwe
kompleksow wielordzeniowych. Ligand tgczacy dwa atomy centralne nosi nazwe
grupy mostkowej. Oddziela sie jg od pozostatej czesci kompleksu dywizem (-)

i poprzedza jej nazwe literg p.

W Tabeli 1.14. zostaty przedstawione przyktady réznych typow zwigzkéw

kompleksowych wraz z nazwami.

Tabela 1.14. Przykfady wzordéw i nazw zwigzkéw kompleksowych.

Wzér Nazwa

[Cr(H20)6]Cl3 chlorek heksaakwachromu(lll)
[Ag(NH3)2]NO3 azotan(V) diaminasrebra(l)
[Pt(NH3)s]Cla chlorek heksaaminaplatyny(IV)
[Co(NH3)s]Cl3 chlorek heksaaminakobaltu(lll)
[CoCl2(NH3)4]Cl chlorek tetraaminadichlorokobaltu(lIl)
[Ni(NH3)s](OH)2 wodorotlenek heksaaminaniklu(ll)
Ks[Fe(CN)s] heksacyjanozelazian(lll) potasu
Fes[Fe(CN)g]2 heksacyjanozelazian(lll) zelaza(ll)
Na[Al(OH)4] tetrahydroksoglinian sodu
Ba[Al(OH)4]2 tetrahydroksoglinian baru
K2[Zn(OH)4] tetrahydroksocynkan potasu
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Wzor

Nazwa

K[Au(OH)4] tetrahydroksoztocian(lll) potasu

Nas[Ag(S20s3)2] ditiosiarczano(VI)srebrzan(l) sodu

Na[B(NO3)4] tetraazotano(V)boran sodu

CsJICl4] tetrachlorojodan(lll) cezu

KI[CrF40] tetrafluorooksochromian(V) potasu

K2[CuCl4] tetrachloromiedzian(ll) potasu

H2[CuCl4] kwas tetrachloromiedziowy(ll)

[CrCl3(H20)3] triakwatrichlorochrom(lll)

[Cr(CO)g] heksakarbonylchrom(0) (chrom jako metal, nie kation chromu)
K[Co(CN)(CO)2(NO)] | cyjanodikarbonylnitrozylkobaltan(0) potasu
[Co(NHs3)e][CuCl4] tetrachloromiedzian(ll) heksaaminakobaltu(ll)

[Cdl4]?- anion tetrajodokadmianowy

[Hg(SCN)s]?- anion tetratiocyjanianortecianowy(ll) (tetrarodanortecianowy(ll))
[NiCI(NH3)s]* kation pentaaminachloroniklu(ll)

[Cu(NHa)4]?* kation tetraaminamiedzi(ll)

[PtCl2(NH3)2] diaminadichloroplatyna(ll) (odpowiedni izomer zwyczajowo: cisplatyna)
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Wigzania chemiczne

2.1. Podstawowy podziat wigzan chemicznych

Wigzanie chemiczne jest trwatym oddziatywaniem miedzy atomami, jonami lub
czgsteczkami, ktére powstaje w wyniku uwspodlniania lub przeniesienia elektronéw
walencyjnych, prowadzac do powstania stabilnej konfiguracji elektronowej.
Podstawowy podziat wigzan chemicznych bierze pod uwage tadunki elektryczne, jakie
mozna przyporzgdkowac poszczegolnym atomom tworzgcym wigzanie. Wyrdznia sie

tutaj wigzania kowalencyjne, kowalencyjne spolaryzowane oraz jonowe.

Generalnie mozna stwierdzi¢, ze o rodzaju wigzania chemicznego decyduje
roznica elektroujemnosci pierwiastkéw, ktorych atomy/jony tworzg wigzanie/wigzania.

Przyjmuje sie z pewnym uproszczeniem, ze jezeli roznica elektroujemnosci:
e jest bardzo duza (| A elektroujemnoéci| = 1,7), to przewaza wigzanie jonowe,
e jest mata (| A elektroujemnoéci| <0,4), to przewaza wigzanie kowalencyjne,

e przyjmuje wartosci posrednig (0,4 < |A elektroujemnoéci| < 1,7), to przewaza

wigzanie kowalencyjne spolaryzowane.

Poza wspomnianymi wyzej rodzajami wigzan istnieje rowniez wigzanie
metaliczne. Ten rodzaj wigzania wystepuje w metalach, ktore charakteryzujg sie niska
elektroujemnoscig, w wyniku czego ich elektrony walencyjne sg uwspodlniane do jednej
chmury elektronowej, co w znacznym stopniu odpowiada za charakterystyczne cechy
tej grupy materiatéw, takie jak potysk, kowalnos¢ czy wysokg przewodnosé

elektrycznag.

Wigzanie jonowe, kowalencyjne i metaliczne sg przypadkami granicznymi
0 znaczeniu teoretycznym. Nalezy pamiegtac, ze nie istnieje wigzanie w stu procentach
jonowe czy kowalencyjne. Kazde wigzanie ma charakter posredni, co oznacza, ze
wigzanie okreslone jako jonowe ma pewien udziat wigzania kowalencyjnego. Podobnie
okredlenie wigzania jako kowalencyjne mowi jedynie o przewadze konkretnego

charakteru wigzania w danym ugrupowaniu chemicznym. Diagramem klasyfikujgcym

24



zwigzki chemiczne pod wzgledem rodzaju wigzania jest tzw. trojkat wigzan,
przedstawiony na Rys. 2.1. Z diagramu mozna odczytac jaki jest udziat charakteru

poszczegolnych wigzan.
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Metaliczne Kowalencyjne

Rys. 2.1. Trojkat wigzan.

2.2. Charakterystyka wigzan chemicznych

Wiazanie jonowe to elektrostatyczne przycigganie sie kationdw i anionow.
Wspdlna para elektronowa obu wigzgcych sie atoméw zaczyna byC tak silnie
przyciggana przez jadro atomu pierwiastka bardziej elektroujemnego, ze porusza sie
ona wokot tego wiasnie jgdra. Atomy obydwu pierwiastkdw zwykle zyskujg trwatg
konfiguracje atomu gazu szlachetnego (reguta helowca), czyli dublet (2 elektrony) lub

oktet (8 elektronow). Typowym zwigzkiem o budowie jonowej jest np. NaCl (Rys. 2.2).

o fa]

Rys. 2.2. Wigzanie jonowe w czgsteczce chlorku sodu.
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Wiazanie kowalencyjne (atomowe) to wigzanie utworzone przez wspoding
pare elektronowg pochodzgcg od obydwu tgczgcych sie atomow. Atomy w celu
uzyskania konfiguracji gazu szlachetnego tworzg jedng lub kilka wspdinych par
elektronowych. Wigzania typowo kowalencyjne spotykane sg w homoatomowych

czgsteczkach niemetali, takich jak Oz, H2 czy N2 (Rys. 2.3).

IN—N|

Rys. 2.3. Wigzanie kowalencyjne w czgsteczce azotu.

Wiazanie kowalencyjne spolaryzowane to wigzanie, w ktérym wigzgca para
elektronowa zostata przesunieta w kierunku atomu pierwiastka o0 wiekszej
elektroujemnosci. Przesuniecie tadunku wewnatrz czgsteczki powoduje, ze staje sie
ona dipolem o biegunach: dodatnim (&+) w poblizu atomu pierwiastka 0 mniejszej
elektroujemnosci oraz ujemnym (6—) w poblizu atomu pierwiastka o wiekszej
elektroujemnosci. Tego typu wigzania spotyka sie najczesciej w czgsteczkach
heteroatomowych tworzonych przez niemetale. Przykladem tego typu czgsteczki jest
H2S (Rys. 2.4).

/S\

Rys. 2.4. Wigzanie kowalencyjne spolaryzowane w czgsteczce siarkowodoru.

Wiazanie koordynacyjne (wigzanie donorowo-akceptorowe) to rodzaj
wigzania kowalencyjnego, w ktérym wigzgca para elektronowa pochodzi tylko od
jednego z atomow uczestniczgcych w wigzaniu. Atom dostarczajgcy pare elektronowg
to donor, natomiast atom uwspdlniajgcy pare elektronowg to akceptor. Przyktadem
wigzania koordynacyjnego jest wigzanie obecne w czgsteczce tlenku siarki(lV)
(Rys. 2.5).
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Rys. 2.5. Wigzanie koordynacyjne w czgsteczce SO..

Wiazanie wodorowe nie jest wigzaniem elektronowym. Jest to wigzanie,
w ktorym atom wodoru zwigzany kowalencyjnie z innym atomem pierwiastka silnie
elektroujemnego i o matym promieniu atomowym (np. azot, tlen, fluor,) tworzy
dodatkowe stabsze wigzanie z innym atomem silnie elektroujemnego pierwiastka
i majgcym przynajmniej jedng wolng pare elektronowg. Wyrdzniamy wigzania miedzy-
i wewnagtrzczgsteczkowe. Przyktadem wigzania wodorowego miedzyczgsteczkowego

jest wigzanie wystepujgce miedzy czgsteczkami wody (Rys. 2.6).

H
NN
Y
H ' ~H
NN
/O/~~~
H "'..H
\O\
yd 7/
H

Rys. 2.6. Wigzanie wodorowe miedzy czgsteczkami wody.

Wiagzanie metaliczne to wigzanie chemiczne wystepujgce w metalach. Polega
na oddziatywaniu kationéw tworzgcych sieC krystaliczng z uwolnionymi elektronami
walencyjnymi tworzgcymi tzw. gaz elektronowy. Elektrony walencyjne mogg poruszac

sie w miare swobodnie miedzy kationami i stanowig tzw. elektrony zdelokalizowane.

2.3. Wzory elektronowe zwigzkéw chemicznych

Rysujgc wzory elektronowe (kreskowe) zwigzkéw chemicznych i jonow

przyjmujemy nastepujgca konwencje zapisu wigzania:
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W przypadku wigzan kowalencyjnych spolaryzowanych dopuszczalny jest zapis
z wykorzystaniem grotu strzatki (w celu wskazania kierunku polaryzaciji) jak réwniez

bez jego wykorzystania (analogicznie jak w przypadku wigzania kowalencyjnego),

e wigzanie jonowe

¢ wigzanie kowalencyjne
e wigzanie kowalencyjne spolaryzowane

e wigzanie koordynacyjne

(+) =)

—_—

kiedy pomijamy wskazywanie tego kierunku.

Przyktady wzorow elektronowych (kreskowych) réznych zwigzkéw chemicznych
przedstawiono w Tabeli 2.1.

Tabela 2.1. Przyktady elektronowych wzoréw kreskowych.
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Zwigzki kompleksowe

3.1. Podstawowe wilasnosci

Na poczatku XIX wieku szwajcarski chemik Alfred Werner, nazywany ojcem
chemii koordynacyjnej, prowadzit obszerne badania nad CoCls i zauwazyt, ze moze on
przytgcza¢ inne zwigzki (np. NHs) tworzgc bardziej zlozone pochodne,
np. CoCl3-3NH3, CoCl3-4NH3, CoCl3-5NH3, CoCls-:6NHs. Na podstawie swoich
obserwacji wysnut wniosek, ze atom centralny pochodzi od metalu przejsciowego
i otoczony jest silnie zwigzang pierwszg warstwg atomow i czgsteczek (tzw. pierwszg
warstwag koordynacyjng), a druga warstwa jest zwigzana dosc¢ luzno, co bezposrednio

wptywa na zachowanie tych zwigzkéw w nastepujgcy sposéb:
CoCl3-6NH3(aq) A—g> stracajg sie 3 mole AgCl
CoCl3-5NHs3(aq) A—g> strgcajg sie 2 mole AgCl
CoCl3-4NHs3(aq) A—g> strgcajg sie 1 mole AgClI

gt
CoCl3-3NHs3(aq) > nie strgca sie AgCl

Najwieksza ilos¢ AgCl wytrgci sie w przypadku pierwszej reakcji, a w przypadku
ostatniej nie wytrgci sie on w ogole. Dzieje sie tak dlatego, ze wystepujg tu dwa rodzaje
chlorkéw. Jeden rodzaj jest zwigzany w wewnetrznej powtoce koordynacyjnej i nie
ulega strgceniu, inny zas znajduje sie w zewnetrznej powtoce jonowej i tatwo wchodzi

w reakcje: CI- + Ag® — AgCl|. Stad stalo sie jasne, ze:
CoCl3-6NH3 sktada sie z [Co(NH3)s]** i 3CI-
CoCl3-5NHs3 sktada sie z [CoCI(NH3)s)?* i 2CI-
CoCls4NHj3 skiada sie z [CoCl2(NHs)4]* i CI-

CoCls-3NHj3 skiada sie z [CoCl3(NHz3)s3]
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Zatem w szeregu powyzszych zwigzkéw CI- stopniowo zastepuje NHs w ugrupowaniu
szesciu indywiduow otaczajgcych atom centralny kobaltu. Pozostate chlorki mogag

ulegac wytraceniu.

3.1.1. Definicje i zapis wzoréw

Kompleksem nazywamy uktad ztozony z atomu centralnego (metalu lub jonu
metalu) otoczonego ligandami. Wedtug klasycznej definicji kompleksow, ligandy (fac.
ligare — wigzac, taczyC) taczg sie z atomem centralnym za pomocg wigzan
koordynacyjnych, w ktorych atom centralny jest akceptorem, a ligandy donorami par
elektronowych. Wigzanie koordynacyjne powstaje w wyniku przesuniecia wolnej pary
elektronowej ligandu na puste orbitale atomu centralnego. Tak utworzone wigzanie ma
charakter kowalencyjny i od zwyktych wigzan atomowych rézni sie jedynie sposobem
tworzenia. Ligandami mogg byC¢ obojetne elektrycznie czgsteczki lub jony ujemne.
Liczbe ligandéw bezposrednio potgczonych z atomem centralnym nazywamy liczbag
koordynacyjng (LK). Jej wartos¢ zalezy zaréwno od atomu centralnego, jak i od
rodzaju przytgczajgcych sie do niego ligandéw. Duzy tadunek i niewielkie rozmiary
atomu centralnego sprzyjajg tworzeniu kompleksu, podobnie jak odpowiednia
elektroujemnos$¢ ligandu. Utworzone kompleksy pod katem ich zapisu

czgsteczkowego mozna podzieli¢ na nastepujace grupy:

e ,0bojetne”, np. [Ni(CO)4] (nikiel jako niezjonizowany metal, skompleksowany

czgsteczkami CO),
e kwasy, np. H[AuCl4] (anion w formie kompleksu),
e wodorotlenki, np. [Ag(NH3)2]JOH (kation w formie kompleksu),

e sole, w ktérych przynajmniej jeden jon jest kompleksem, np. [Cu(NH3)4](NOs3)2

(kation w formie kompleksu), Naz[Zn(OH)4] (anion w formie kompleksu).

Wz6r zwigzku kompleksowego zapisuje sie w nawiasie kwadratowym, podajgc
wewnatrz niego najpierw symbol metalu, a nastepnie wzory ligandéw (wieloatomowe
ligandy w nawiasach okragtych; ujmowanie ligandéw prostych typu ClI- w nawias
okragly jest zbedne) w kolejnosci alfabetycznej wedlug symboli,
np. [Cu(H20)3(NH3)s3]?*, a nie [Cu(NHs)s(H20)3]?*. Jesli zwigzek kompleksowy

wystepuje w formie soli, kwasu lub wodorotlenku, zapisuje sie najpierw kation, potem
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anion. Podajgc wzor jonu kompleksowego bez towarzyszgcego mu przeciwjonu,

tadunek jonu zapisuje sie na zewnagtrz klamry kwadratowej jako prawy gorny wskaznik.

Zasady podawania nazw komplekséw zostaty oméwione w rozdziale 1.

3.1.2. Ligandy i rodzaje zwigzkéw kompleksowych

Jak wspomniano powyzej, ligandy to obojetne czgsteczki lub jony ujemne
posiadajgce wolng pare elektronowa, czyli zasady Lewisa. Przyktadowe czgsteczki
obojetne elektrycznie bedace ligandami to: H20, NHs, aminy (NRs3), fosfiny (PRs), CO,
NO. Z kolei aniony bedace ligandami to np. OH-, CN-, SCN-, I, Br CI5, F~.
W wymienionych przyktadach do atomu centralnego koordynuje zawsze jeden atom

danego ligandu.

Znane sg takze ligandy chelatowe, inaczej zwane kleszczowymi
(gr. chele — kleszcze, szpony), czy tez polidentnymi, w ktérych w obrebie jednej
czgsteczki/jonu ligandu, co najmniej dwa atomy posiadajg wolne pary elektronowe,
mogace koordynowa¢ do atomu centralnego. Przyktady zwigzkow chelatujgcych

przedstawia Rys. 3.1.

CH

OH
HO

CH,

A

Rys. 3.1. Przyktady zwigzkéw bedgcych ligandami chelatowymi: A — dimetyloglioksym, skrétowo H.DMG
(ligand dwukleszczowy), B — kwas etylenodiaminotetraoctowy, skrotowo EDTA, in. wersenian (ligand

szes$ciokleszczowy). Czerwonymi okregami zaznaczono atomy koordynujgce do atoméw centralnych.

Kompleksy zawierajgce ligandy chelatowe charakteryzujg sie wiekszg
trwatodcig w poréwnaniu do zwigzkow kompleksowych zawierajgcych ligandy

koordynujgce tylko jedng parg elektronowa. Ligandy chelatowe koordynujgc do metalu
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mogg tworzy¢ struktury pseudopierscieniowe widoczne na Rys. 3.2, co powoduje, ze

powstaty kompleks jest wyjatkowo trwaty.

T "o T.-"H\O
HSC\T ¢N\ /IL\C _CHy HSC\T %N\ /IL\C _CHs
H3C/C%N/NI\N/CL\CH3 H3C/C%N/CU\N¢C|)\CH3
@ @

Rys. 3.2. Struktura kompleksoéw Ni2* i Cu2* z dimetyloglioksymem. Oba kationy wigzg po dwa ligandy

dimetyloglioksymu. Liniami przerywanymi oznaczono wewnatrzczgsteczkowe wigzania wodorowe.

Popularnymi zwigzkami bedacymi ligandami chelatowymi sg takze zwigzki
organiczne zawierajgce grupy —OH w potozeniu wicynalnym (przy sgsiednich atomach
wegla), np. glikol etylenowy, glicerol (gliceryna), glukoza. Zwigzki tego typu majg
zdolnos¢ do rozpuszczania $wiezo wytrgconego wodorotlenku miedzi(ll) na skutek
tworzenia komplekséw chelatowych. Po utworzeniu kompleksu roztwér staje sie
klarowny i przyjmuje charakterystyczng szafirowg barwe. Reakcje glicerolu (ligand
dwukleszczowy) z Cu(OH)2, gdzie uwzgledniono wigzanie dwéch czgsteczek ligandu

z jonem Cu?*, mozna przedstawi¢ nastepujgco:

H
AN
CH;—OH CH;~O~_ _-O—CH,
| | _Scul |
2CH—OH + Cu(OH), — CH—CQ] O—CH + 2H,0
| | H |
CH;—OH CH;—OH HO—CH,

Na podstawie wyzej opisanych typow ligandow wyrdznia sie nastepujgce
rodzaje zwigzkéw kompleksowych:
e kompleksy proste, w ktorych z atomem centralnym wigze sie koordynacyjnie

jeden atom danego ligandu, przy czym w ramach jednego kompleksu mogg

wystepowac rézne ligandy,
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e kompleksy chelatowe, w ktérych z atomem centralnym wigzg sie
koordynacyjnie co najmniej dwa atomy danego ligandu, pochodzgce z tej samej

czgsteczki/jonu ligandu.

Dwa powyzsze rodzaje charakteryzujg sie wystepowaniem jednego atomu
centralnego w danym kompleksie, ale wyr6znic mozna tez kompleksy
wielordzeniowe, w ktérych wystepuje wiele atomoéw centralnych (rdzeni wigzgcych).
Tego typu kompleksy mogg powstawac¢ w wyniku kondensacji czgsteczek niektoérych
kwasow i dzieli sie je na dwie grupy: izopolikwasy, powstate w wyniku kondensaciji
czgsteczek tego samego kwasu, np. H2CrO4, H2MoOs, H3POs4, H2SO4, oraz
heteropolikwasy, zawierajgce atomy centralne pochodzgce od co najmniej dwoch
roznych kwasow. Najbardziej znanym przyktadem tworzenia izopolikwaséw jest
kondensacja czgsteczek kwasu chromowego(VI) 2z utworzeniem kwasu

dichromowego(VI), przebiegajgca w srodowisku wyraznie kwasowym:
H2CrO4 + H2CrO4 — H2Cr207 + H20

Strukturalnie (Cr jako wyjgtek od reguty oktetu):

-~ —

I 0! Te) 0! Te)
N _Z - X _Z N Z
Cr Cr — Cr

A
\O—H H__@/ \(:)—H H—(:)/ \C:) s \(:)—H

No? +H,0

T

101
\
/

Kondensacji moze ulega¢ takze wieksza liczba czagsteczek H2CrO4, co jest
uzaleznione od odczynu roztworu w taki sposob, ze im jest on bardziej kwasowy, tym
wiecej czgsteczek kondensuje, tworzgc kolejno kwasy: trichromowy(VI) (H2Cr3O10),
tetrachromowy(VI) (H2Cr4013) itd. Od ilosci czgsteczek H2CrOs4, ulegajgcych
kondensacji zalezy barwa roztworu i zmienia sie ona od zo6ttej (H2CrOas), przez
pomaranczowg (H2Cr207) az do czerwonej lub nawet bordowo-brgzowej (przy duzej
ilosci atoméw Cr w czgsteczce polikwasu). Czgsteczki innych kwaséw w wyniku
kondensacji najczesciej nie dajg tego typu barwnych efektow. Przyktadowo
kondensacja bezbarwnego kwasu molibdenowego(VI), mimo ze przebiega dokfadnie
tak samo jak opisano powyzej dla H2CrOs4, powoduje utworzenie bezbarwnego
roztworu kwasu polimolibdenowego(VI) (tri-, tetra-, penta-), cho¢ przejsciowo
powstajgcy kwas dimolibdenowy(VI) jest widoczny, ale w postaci biatego osadu.
Kolejne porcje mocnego kwasu dodawanego do molibdenianéw(VI) powodujg dalszg

kondensacje i osad rozpuszcza sie z utworzeniem bezbarwnego roztworu. Bedgc przy
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molibdenianach, mozna ptynnie przej$¢ do heteropolikwasoéw, poniewaz okazuje sie,
ze polimolibdeniany(VI) stosunkowo fatwo przytgczajg sie do atomow centralnych
kwasow zawierajgcych pierwiastki takie jak np. fosfor, krzem, jod, arsen, zastepujac
atomy tlenu i tym samym tworzgc heteropolikwas. Jesli utworzony heteropolikwas ma
charakterystyczng barwe, mozna tego typu reakcje wykorzystaC w analizie
jakosciowej, jak ma to miejsce przy wykrywaniu jondw PO43- i AsO43-. Probe
rozpoczyna sie od kondensacji molibdenianéw(VI) (utworzenie izopolikwasu)
w srodowisku stezonego HNOs3 z wykorzystaniem (NH4)2MoO4 lub NazMoO4 jako

zrodta jondw MoQOa4?—:
2Mo04%>~ + 4H* — H2Mo0207| + H20 (biaty osad)
H2Mo207 + MoO4?~ + 2H* — H2Mo3O10 + H20 (bezbarwny roztwor)

Po wprowadzeniu jonow PO43 do tak otrzymanego roztworu, nastgpi wytrgcenie

z0itego osadu heteropolikwasu wg nastepujgcej reakc;ji:
4H2M03010 + PO4*~ + 3H* — HaP(Mo3O1o)4] + 4H20

Jesli kwas trimolibdenowy(VI) (wzor strukturalny po lewej) przedstawi sie

w nastepujgcy uproszczony sposob (po prawej; Mo jako wyjgtek od reguty oktetu):

|
Y
Mo/ = H—D—H

to schematycznie tworzenie heteropolikwasu HsP(Mo3O1)s mozna zapisaé

nastepujgco:
o [T Q
4H—{_}H + @—g—@ +3H" — H-{_}P—{ JH +4H,0
o 0

|
H

W przypadku wykorzystania do reakcji anionow AsO4%, przebieg jest doktadnie taki
sam (zamiast P wystarczy wpisac¢ As), z tg réznicg, ze zo6tty osad heteropolikwasu
H3As(Mo3O10)4 powstaje dopiero po ogrzaniu roztworu. Zamiast czgsteczek

heteropolikwaséw mozna takze spotka¢ zapisy reakcji uwzgledniajgce tworzenie
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odpowiadajgcych im soli  amonowych lub sodowych: (NH4)sP(Mo3O10)4,
NasP(Mo3O10)s. Heteropolianiony mozna zapisywaé takze bez nawiasu, w formie

wymnozonej: PMo12040%.

Innym przyktadem potgczen zaliczanych do zwigzkéw kompleksowych sg
klatraty, czyli kompleksy typu gosc¢-gospodarz, w ktorych pojedyncze czgsteczki
jednego zwigzku (goscia) sg nieregularnie rozproszone w lukach regularnej sieci
innego zwigzku (gospodarza), przyktadem moze by¢ potgczenie jodu (gosc) ze skrobig

(gospodarz), przedstawione na Rys. 3.3.

pierscienie

widok pogladowy »przekréj” przez tancuch

Rys. 3.3. Klatrat skrobi z jodem.

3.1.3. Wartosci liczby koordynacyjnej i struktura zwigzkéw kompleksowych

Wartos¢ liczby koordynacyjnej wiekszosci zwigzkdéw kompleksowych mozna
ttumaczy¢ dgzeniem do osiggniecia przez atom centralny konfiguracji gazu
szlachetnego. Kationy metali grup gtéwnych dysponujg zwykle wolnymi orbitalami ns
i np, a kationy metali przejsciowych majg rowniez niezapetnione orbitale (n—17)d. Atom
centralny najtatwiej koordynuje takg ilos¢ ligandow, aby tgczna liczba jego elektrondéw
i elektrondw dostarczonych przez ligandy osiggneta wartos¢ charakterystyczng dla
gazu szlachetnego, kohczgcego dany okres pierwiastkow. Tego typu kompleksy sg

najbardziej stabilne, cho¢ znane sg tez liczne wyjatki od tej zasady.

Strukture kompleksow pierwiastkéw grup gtéwnych mozna okresli¢ za pomocg
teorii odpychania sie par elektronéw powtoki walencyjnej (VSEPR). Zaktada ona takie
utozenie atomow, w ktorym pary elektronowe znajdujg sie mozliwie jak najdalej od

siebie. Najczesciej spotykane geometrie przedstawiono na Rys. 3.4.
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Rys. 3.4. Wzory przestrzenne wybranych zwigzkéw kompleksowych: A — [Ag(NH3)2]*, LK=2, geometria
liniowa; B — [BeFa]>, LK=4, geometria tetraedryczna (ligandy skierowane do narozy tetraedru);
C - [Co(NHs3)]?*, LK=6, geometria oktaedryczna (ligandy skierowane do narozy o$mio$cianu

foremnego).

Geometria kompleksu jest uzalezniona od rodzaju ligandow oraz od liczby
koordynacyjnej. Wartosci LK typowo mieszczg sie w zakresie 2—-8, a najwazniejsze

Z nich to:

o LK = 2. Wystepuje gtébwnie w przypadku jednododatnich kationéw metali 11 grupy
uktadu okresowego (Ag*, Cu*, Au*), np. [Ag(NH3)2]*, [Ag(CN)2]-, [AuCl2]~.

Warunkuje geometrie liniowa.

e LK = 3. Jestdosé rzadka, np. [Cu(CN)s]?-, [Hgls]~, [SnCls]-, a kompleksy tego typu
majg strukture ptaska, trojkatna.

e LK =4. Spotykana bardzo czesto. Moze warunkowa¢ dwa rodzaje geometrii
przestrzennej: uktad ptaskokwadratowy oraz tetraedryczny. Istniejg liczne
tetraedryczne kompleksy metali przejSciowych i metali grup gtéwnych,
np. [BeFs]?-, [ZnCls]*-, [CA(CN)4]?>-, [CoCls]>~. Jony metali przejsciowych
o konfiguracji d® tworzg czesto kompleksy czterokoordynacyjne o strukturze
ptaskiej kwadratowej np. [PtCl4]>-, [PdCls]?-, [AuF4]~. Takze zielony kompleks
[CuCl4]>~ o strukturze tetraedru zmienia geometrie i tworzy w stezonym kwasie

solnym zotty ptaski kompleks kwadratowy.

e LK =6. Wystepuje bardzo czesto. Moze dotyczy¢ prawie wszystkich co najmniej
dwudodatnich kationéw i warunkuje geometrie oktaedryczna, np. [Co(NHz3)e]?*,
[Ni(H20)6]?*, [Fe(CN)e]*~. Wiekszosé tego typu kompleksow ma strukture

regularnego lub nieznacznie odksztatconego osmioscianu. Do nielicznych
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wyjgtkow nalezy [Cu(NHs)s]?* lub [Cu(H20)e]?*, gdzie wigzanie pigtej i szdstej
czgsteczki amoniaku lub wody jest bardzo stabe, dlatego tez powstajgcy

osmioscian jest zdeformowany.

Wiele atomow centralnych moze mie¢ dwie charakterystyczne LK. Zalezy to od
dostepnosci (stezenia) ligandow. Przyktadowo kompleksy hydroksocynku wystepujg
zarowno w postaci [Zn(OH)s]%, jak i [Zn(OH)s]*, przy czym mogg byé one

nierbwnocenne wzgledem trwatos$ci.

3.1.4. Barwa zwiazkéw kompleksowych

Zabarwienie komplekséw metali przejsciowych dobrze ttumaczy teoria pola
krystalicznego. Ligandy rozmieszczone wokét atomu centralnego oddziatujg w rozny
sposéb na pie¢ zdegenerowanych orbitali typu d. W wyniku tego nastepuje
zréznicowanie ich energii i stajg sie mozliwe przejscia elektronowe d-d. Przejscie
Z nizszego na wyzszy poziom orbitalu d odbywa sie z absorpcjg Swiatta
z zakresu 380-780 nm (zakres widzialny) i zwigzek dla ludzkiego oka staje sie

widoczny w postaci barwnej.

Wartosc¢ rozszczepienia energetycznego A orbitali d jest zalezna od charakteru

liganddéw i wzrasta wraz ze zmiang ligandu w nastepujgcej kolejnosci:
I- < Br < CIF < F < OH < H20 <NH3 < SO3> < NO2~ < CN-

Im dalej w prawg strone, tym wieksze A i tym bardziej pasmo absorpcji przesuwa sie
od czerwieni (mata energia widma) do bitekitu (duza energia widma). Obserwowana
barwa odpowiednio zmienia sie. Na przyktad [V(H20)s]** pochtania promieniowanie
czerwone, a do obserwatora dociera dopetniajgca barwa zielona (zaleznosé
wynikajgca z uktadu tzw. kota barw). [V(CN)e]?>~ absorbuje w fiolecie, wiec pojawia sie
z6tta barwa roztworu. Powyzsza kolejnos$¢ ligandow jest znana pod nazwg szeregu
spektrochemicznego. Zagadnienia dotyczgce podstaw metod spektroskopowych bedg

szerzej omawiane na dalszych etapach ksztatcenia.

3.2. Wystepowanie i uzytecznosé zwigzkéw kompleksowych

Zwigzki kompleksowe, wbrew pozorom, spotykamy przeprowadzajgc

praktycznie kazdg reakcje chemiczng, zwtaszcza w roztworach wodnych, gdyz

40



wiekszos¢ kationdw metali po rozpuszczeniu w wodzie tworzy akwajony, jednak sg
one czesto pomijane w zapisie rownan reakcji. Tworzenie kompleksow nierzadko stuzy
do wykrywania, rozdzielania lub maskowania jonow. Petnig one réwniez funkcje
katalityczne w wielu procesach biochemicznych i chemicznych, w tym
technologicznych. Zwigzkom kompleksowym poswiecony jest bardzo obszerny dziat

nauk chemicznych, nazywany chemig koordynacyjna.

Waznym przyktadem zwigzku kompleksujacego (chelatujgcego) jest EDTA
(Rys. 3.1B), ktory tworzy bardzo trwate kompleksy z wiekszoscig jondw metali, nawet
z takimi jak Ca?* (logB1=10,7) czy Mg?* (logB1=8,69). Ta wtasciwo$¢ powoduje, ze
EDTA wykorzystywany jest w chemii analitycznej, miedzy innymi w analizie
miareczkowej zwanej kompleksometrig. EDTA stosowany jest tez w lecznictwie do
wigzania jonow metali ciezkich (odtrutka). Ponadto dzieki trwatemu wigzaniu jonéw
wapnia zapobiega krzepnieciu krwi pobieranej do badan laboratoryjnych
w odpowiednich probéwkach zawierajgcych ten zwigzek. Dodaje sie go rowniez do
zywnosci w celu ograniczenia dostepu jonodw metali dla szkodliwych bakterii i wigzania

jonow toksycznych.

Warto wspomniec, ze szereg substanciji biologicznie czynnych, w tym lekéw, ma

strukture opartg wiasnie na zwigzkach kompleksowych:
e hem, transferryna, ferrytyna (atom centralny: zelazo),
¢ chlorofil (atom centralny: magnez),
e ceruloplazmina (atom centralny: miedz),
e witamina B12 (atom centralny: kobalt),

e sestamibi — radiofarmaceutyk stosowany w badaniach diagnostycznych (atom

centralny: technet),

e cisplatyna, formalnie: cis-diaminadichloroplatyna(ll) — substancja lecznicza

stosowana w terapii wybranych nowotworéw (atom centralny: platyna),

e chelaty aminokwasowe (czesto glicyniany) makro- i mikroelementdéw (np. wapn,
magnez, cynk) dostepne w formie preparatéw aptecznych, zwykle suplementéw

diety.
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Mieszaniny substanciji

Kazda mieszanina z definicji musi sktadac sie z co najmniej dwoch substancji
chemicznych w dowolnym stanie skupienia. Uktady mieszanin ze wzgledu na ilo$¢ faz
oraz skltadnikow mozna dzielic na roézne sposoby, co bylo omawiane na
wczesniejszych  etapach ksztatcenia. Praktyka farmaceutyczna dotyczaca
sporzadzania lekdéw, zarowno w skali laboratoryjnej (leki apteczne, recepturowe), jak
i przemystowej, w catosci opiera sie wiasnie na sporzgdzaniu réznych uktadow
mieszanin substancji leczniczych i pomocniczych. Przyktadowo tabletka jest
mieszaning sprasowanych substanciji statych, a syrop jest najczesciej roztworem cukru
w wodzie z dodatkiem substancji czynnej i substancji smakowych. W zakresie podstaw
analizy chemicznej, w tym farmaceutycznej, najczesciej wykorzystywanym typem
mieszaniny jest roztwér, w ktérym w roli fazy rozpraszajgcej (rozpuszczalnika)
wystepuje woda. W trakcie czynnosci analitycznych w wyniku mieszania roztworow

mogg tez powstawac zawiesiny (strgcanie osadéw) lub uktady koloidalne.

Tradycyjny podziat mieszanin (Rys. 4.1) na jednorodne (homogeniczne,
skfadnikow nie mozna wyodrebni¢ wizualnie) i niejednorodne (heterogeniczne,
sktadniki mozna wyodrebni¢ wizualnie) pozwala jednoznacznie zaklasyfikowac
roztwory do jednorodnych i zawiesiny do niejednorodnych. Przyporzadkowanie
koloidéw w tym podziale moze by¢ mylgce, poniewaz w praktyce niektére koloidy
wygladajg jak roztwory rzeczywiste (np. wodny roztwor zelatyny). Jednak formalnie
zalicza sie je do mieszanin niejednorodnych, gdzie niejednorodnos¢ mozna

uwidoczni¢ kierujgc na koloid wigzke swiatta (efekt Tyndalla).

Podziat mieszanin przedstawiony na Rys. 4.1 wynika bezposrednio z trzech
podstawowych rodzajow dyspersji (rozproszenia, rozdrobnienia) fazy rozproszonej,
ktore zostaty zestawione w Tabeli 4.1. Mozliwe sg takze uktady, w ktorych wystepuja
jednoczesnie rézne rodzaje rozproszenia substancji. Moéwimy wdwczas
o polidyspersyjnosci fazy rozproszonej, ktéra jest szczegdlnie czesta w przypadku
otrzymywania uktadow koloidalnych. Mieszaniny niejednorodne z fazg rozproszong

nierozdrobniong cechujg sie brakiem dyspersji fazowej. Typowe przyktady takich

42



mieszanin to ukfad dwdéch niemieszajgcych sie rozpuszczalnikéw (np. woda z olejem,
czy woda z toluenem) lub uktad, w ktérym w rozpuszczalniku zostaty umieszczone

wzglednie duze bryly substancji statej (np. 16d lub fragmenty szkta w wodzie).

JEDNORODNE
(ROZTWORY)

|

NIEJEDNORODNE

/

~

| NASYCONE || NIENASYCONE || PRZESYCONE |

~

Z FAZA ROZPROSZONA

Rys. 4.1. Podziat mieszanin.

Tabela 4.1. Rodzaje dyspersiji.

ROZDROBNIONA

Z FAZA ROZPROSZONA
NIEROZDROBNIONA

<N

KOLOIDY

ZAWIESINY

Rodzaj dyspersji

Wielkos¢ czgstek
(zakresy wg IUPAC)

Typ mieszaniny

molekularna/jonowa
(drobinowa)

<1nm

roztwor (wtasciwy)

koloidalna

1Tnm-1pum*

koloid

gruboziarnista

>1 uym*

zawiesina

* W literaturze podaje sie tez inne wartosci granicznej wielko$ci czgstek miedzy koloidem a zawiesing,
w zalezno$ci od zrédta wahajg sie one od 100 nm do 1 ym, w tabeli podana jest wartos¢ wg IUPAC

Ta sama substancja (faza) moze rozpraszac sie w rézny sposoéb w zaleznosci

od rozpuszczalnika. Zdolno$¢ do rozpraszania zalezy bezposrednio od wiasciwosci

chemicznych fazy rozpraszajgcej i rozpraszanej. Najprostszym wyttumaczeniem tego

faktu jest powszechnie znana zasada ,podobne miesza sie z podobnym”. Wezmy pod

uwage wode (rozpuszczalnik polarny), toluen (rozpuszczalnik niepolarny) i chlorek

sodu (substancja jonowa). Jak wiadomo, mieszanina wody i chlorku sodu jest,

w zakresie rozpuszczalnosci NaCl, klasycznym roztworem (dyspersja jonowa soli).

Z kolei po wprowadzeniu soli do toluenu, niezalezenie od jej ilosci, otrzymamy
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zawiesine, gdyz chlorek sodu nie rozpuszcza sie i nie dysocjuje w toluenie. Po
zmieszaniu wody i toluenu widoczny jest uktad dwoch rozpuszczalnikow z zauwazalng
granicg faz, gdzie toluen ze wzgledu na mniejszg gestos¢ stanowi gorng faze. Jesli te
dwufazowg mieszanine podda sie energicznemu wytrzgsaniu, obie fazy zostang
rozproszone na mniejsze czgstki (krople) i utworzg koloid, w tym przypadku nazywany
emulsja, czyli koloidalnym rozproszeniem jednej cieczy w innej cieczy. Jednak ze
wzgledu na roznice w polarnosci i gestosci wody i toluenu, takie rozproszenie
koloidalne jest bardzo nietrwate i z fatwoscia samorzutnie ulega rozdziatowi
(rozwarstwieniu) na skutek ponownego fgczenia sie rozproszonych kropli

poszczegolnych faz.

Ponizej zostang omdéwione wybrane metody rozdzielania trzech podstawowych
typow mieszanin, w ktorych fazg rozpraszajgcy jest ciecz, a fazg rozproszong ciato

state.

4.1. Rozdzielanie sktadnikow roztworow

Pojecie ,roztwor” dotyczy tylko mieszanin jednorodnych, nazywanych tez
roztworami rzeczywistymi lub witasciwymi, cho¢ obecnie nie zaleca sie stosowania tych
okreslen pomocniczych. Wyodrebnianie sktadnikéw roztworu zawsze opiera sie na
roznicach lotnosci substancji sktadowych. Jesli oba sktadniki mieszaniny sg lotne
i majg zblizone temperatury wrzenia, nie jest mozliwe ich rozdzielenie bez uzycia
specjalistycznego sprzetu. W tym aspekcie problematyczny jest zwykle rozdziat
mieszaniny (roztworu) dwoch cieczy. Przypadki te bedg rozpatrywane na dalszych

etapach ksztatcenia.

Wiekszos¢ roztworéw ciat statych nielotnych (np. soli) w cieczach mozna
rozdzieli¢ poprzez ich krystalizacje (wyodrebnianie fazy statej). Znane sg dwie
podstawowe metody krystalizacji. W zwigzku z tym, Zze rozpuszczalnosc¢ ciat statych
zwykle maleje wraz ze spadkiem temperatury, pierwszg z metod jest oziebianie
roztworu. Wraz ze spadkiem temperatury zachodzg kolejno przemiany roztworu
nienasyconego w nasycony, a nastepnie przesycony. W niskiej temperaturze
rozpuszczalnosc staje sie na tyle mata, ze nadmiar substanciji statej zaczyna wytrgcaé
sie (krystalizowac) z roztworu przesyconego. Wadg oziebiania sg straty substancji,

ktéra czesciowo pozostaje rozpuszczona nawet w zimnym roztworze, poniewaz po jej
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wytrgceniu nad osadem pozostaje roztwdr nasycony. W celu zminimalizowania strat,
oziebianiu najlepiej poddawac roztwory nasycone lub przesycone. Dodatkowe
zagadnienia dotyczgce roztworéw nasyconych i przesyconych, w tym wytrgcania
osadow, zostaly omoéwione w rozdziale 12. Drugg metodg krystalizacji jest
odparowanie. Tradycyjnie odparowanie przeprowadza sie w ukfadzie otwartym, co
wigze sie ze stratg rozpuszczalnika. Wéwczas nie jest to klasyczne rozdzielenie
mieszaniny, a jedynie wyodrebnienie substancji statej. Odparowanie mozna prowadzi¢
w temperaturze pokojowej (przebiega ono tym szybciej, im bardziej lotny jest
rozpuszczalnik np. w przypadku wody proces jest dtugotrwaty, a etanol czy aceton
odparowujg dos¢ szybko) lub w temperaturze wrzenia rozpuszczalnika (proces
przebiega znacznie szybciej, ale metody nie mozna wykorzysta¢ do wyodrebniania
substancji termolabilnych). Jesli odparowanie prowadzone jest w ukfadzie zamknietym
(destylacja) mozliwe jest zarbwno wyodrebnienie substancji statej, jak réwniez

zebranie skraplajgcego sie rozpuszczalnika.

ré ) Vi S
I\‘
= \"u ’T' ’j ﬁ"‘ )
‘ )
A = B

C D

Rys. 4.2. Sprzety uzyteczne przy krystalizacji: A — krystalizatory, B — szalki Petriego, C — szkietka

zegarkowe, D — parownice oraz szczypce metalowe.
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Krystalizacje metodg oziebiania lub odparowania w temperaturze pokojowe;j,
przeprowadza sie najczesciej w naczyniu zwanym krystalizatorem (Rys. 4.2A), cho¢
w niektorych przypadkach uzyteczna jest do tego celu szalka Petriego (Rys. 4.2B),
posiadajgca znacznie nizsze Scianki lub nawet szkietko zegarkowe (Rys. 4.2C),
odpowiednie dla bardzo matych objetosci roztworu. Z kolei krystalizacja metodag
odparowania w temperaturze wrzenia najczesciej przeprowadzana jest w parownicy
(Rys. 4.2D), ktdrg umieszcza sie na ptycie grzewczej lub, jesli rozpuszczalnik jest
niepalny, bezposrednio nad ptomieniem palnika. Rozgrzang parownice zabiera sie ze
zrodta ciepta chwytajgc metalowymi szczypcami. Destylacja, czyli odparowanie
w ukfadzie zamknietym, wymaga skompletowania odpowiedniego zestawu sprzetu, co

bedzie przedmiotem ¢wiczen w kolejnych latach studiéw.

Szczegolnym przypadkiem wyodrebniania sktadnikdw roztworéw jest
ekstrakcja (ang. extraction — wydobywanie, wycigganie). Proces ten opiera sie na
dyfuzji sktadnika (lub sktadnikdéw) z roztworu (lub ciata statego) do cieczy lepiej
rozpuszczajgcej dany sktadnik, nazywanej ekstrahentem. Ekstrakcja prowadzona
w uktadzie ciecz-ciecz wymaga uzycia cieczy niemieszajgcych sie. Dobierajgc
odpowiednio ekstrahent, mozna przeprowadzac¢ selektywng ekstrakcje pozgdanego
sktadnika mieszaniny. W zakresie analizy jakosciowej anionow czesto przeprowadza
sie ekstrakcje barwnego fluorowca (brom, jod) z roztworu wodnego do niepolarnego
rozpuszczalnika organicznego (chloroform, benzen, toluen). Wydzielony w wyniku
reakcji przeprowadzanej w roztworze wodnym brom czy jod, lepiej rozpuszczajg sie
w cieczach niepolarnych niz w wodzie, gdyz ich czgsteczki réwniez sg niepolarne.
Dlatego po dodaniu odpowiedniego niepolarnego ekstrahentu i energicznym
zmieszaniu, wspomniane fluorowce mozna catkowicie lub prawie catkowicie

wyekstrahowac z roztworu wodnego.

4.2. Rozdzielanie sktadnikow zawiesin

Zawiesiny ciat statych w cieczach sg mieszaninami, ktore rozdziela sie
najtatwiej. Do tego celu wykorzystuje sie trzy podstawowe metody: sedymentacje,

wirowanie oraz sgczenie.

Sedymentacja polega na opadaniu czgstek ciata statego (osadu) na dno

naczynia pod wplywem sily ciezkosci. Samorzutna sedymentacja zachodzi tylko
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wowczas, gdy ciato state ma gestoS¢ wiekszg od gestosci cieczy. Szybkos$é
sedymentacji zalezy od stopnia rozdrobnienia ciata statego. Im czgstki sg mniejsze,
tym zachodzi ona wolniej. Zaletg sedymentacji jest to, ze nie wymaga specjalnej
aparatury, natomiast wadg jest zwykle wydluzony czas procesu. Ponadto

zgromadzony osad nie jest zbity, co utrudnia doktadng dekantacje (zlanie cieczy).

Sedymentacje osadu mozna znacznie przyspieszyC dzieki zastosowaniu
wirowania z wykorzystaniem wirowki laboratoryjnej (Rys. 4.3A). Wéwczas zawiesina
w proboéwece lub innym naczyniu (Rys. 4.3B-D), wprawiana jest w ruch obrotowy, rzedu
kilku-kilkunastu tysiecy obrotow na minute, a sita odsrodkowa wymusza sedymentacje
czgstek ciata statego. Po odwirowaniu osady sg najczesciej zbite, wiec tatwo i dos¢
doktadnie mozna zdekantowaé pozostatg nad nimi ciecz. Ze wzgledu na sity dziatajgce

w trakcie wirowania, w celu zapewnienia stabilnej i prawidtowej pracy wiréwki nalezy

umieszczac w niej naprzeciwko siebie naczynia z zawartoscig o takiej samej masie.

PSRRI e

Rys. 4.3. Wirdwka laboratoryjna i naczynia do wirowania: A — wiréwka (a — pokrywa z uszczelka,
b — wirnik z wktadami na probowki, ¢ — przycisk otwierania pokrywy, d — przyciski uruchamiania
i przerywania wirowania, e — przyciski ustawiania predkosci i czasu wirowania), B — statyw z probéwkami
do wirowania szklanymi (trzy od lewej) oraz plastikowymi (trzy od prawej) typu Falcon (z dnem
stozkowym i nakretka, 15 ml), C — probéwki typu Eppendorf do matych objetosci (1,5 ml), D — probdwki
typu Falcon do wiekszych objetosci (50 ml) z dnem stozkowym, w wers;ji klasycznej (lewa) i z podstawag

umozliwiajgcg postawienie (prawa).
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Saczenie (filtracja) dzieli sie na dwa podstawowe typy: grawitacyjne oraz pod
zmniejszonym cisnieniem. Do saczenia grawitacyjnego wykorzystuje sie zwykty lejek
oraz bibute filtracyjng przycietg na ksztatt kota, nazywang wéwczas sgczkiem. Bibuta
powinna byc¢ tak przycieta, aby po umieszczeniu w lejku nie wystawata znad jego
krawedzi, a najlepiej byta od niego nieco krétsza (Rys. 4.4A). Wyrdznia sie sgczki
bibutowe gtadkie, catkowicie przylegajgce do scianek lejka w trakcie sgczenia, oraz
karbowane (Rys. 4.4B). Sgczki karbowane przylegajg do szkta w mniejszym stopniu,
wiec posiadajg wiekszg powierzchnie przenikalnosci cieczy, dlatego saczenie przez
nie jest szybsze. Aby sgczek karbowany nie tracit ksztattu po wlaniu zawiesiny, musi
by¢ wykonany z odpowiednio grubej bibuty. Sgczki bibutowe ze wzgledu na wielko$¢

poréw, a tym samym szybkos¢ sgczenia, dzieli sie na trzy podstawowe typy:

e miekkie: szerokie pory, szybka filtracja, stosowane do osadéw

grubokrystalicznych,

e Srednie: srednio-szerokie pory, filtracja srednio-szybka, stosowane do osadéw

0 czgstkach posredniej wielkosci,

¢ twarde: wagskie pory, wolna filtracja, stosowane do osaddéw drobnokrystalicznych.

Rys. 4.4. A — typowy zestaw do sgczenia grawitacyjnego (lejek z sgczkiem umieszczony w pierscieniu
przymocowanym do statywu oraz zlewka w roli odbieralnika), B — sgczek gtadki (lewy) i karbowany

(prawy) w lejku.
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Z sgczenia grawitacyjnego korzysta sie gdy konieczne jest otrzymanie klarownego
przesgczu niezanieczyszczonego pozostatosciami fazy statej. Zaletg tego typu
sgczenia jest tez mozliwos¢ odzyskania niemal 100% uzyskanego osadu, gdyz sgczek
z zwartoscig mozna poddac suszeniu lub nawet wypalaniu. Z kolei sgczenie pod
zmniejszonym cisnieniem wymaga zastosowania odpowiedniego zestawu
sktadajgcego sie z lejka ze spiekiem szklanym lub ceramicznym, kolby ssawkowej oraz
weza podigczonego do pompy wodnej lub elektrycznej odsysajgcej powietrze
(Rys. 4.5). Tego typu filtracja umozliwia doktadne oczyszczenie osadu na lejku
Z pozostatosci cieczy, na zasadzie jej odsysania. Jest tez zwykle szybsza niz sgczenie
grawitacyjne, chyba, ze osad jest bardzo drobnokrystaliczny. Wadg tej metody jest to,

ze razem z rozpuszczalnikiem do przesgczu moze by¢ zasysana najdrobniejsza

frakcja fazy statej.

A
v

Rys. 4.5. Zestaw do sgczenia pod zmniejszonym cisnieniem: a — lejek filtracyjny (tzw. lejek Schotta),
b — porowaty szklany lub porcelanowy spiek (element na state zintegrowany z lejkiem), ¢ — uszczelka
gumowa, d — fapa przymocowana do statywu (zabezpieczenie przed przewrdoceniem), e — szklany
kréciec kolby (wylot boczny) z przymocowanym gumowym wezem (dalej waz podtgczony do pompy
zasysajacej, niewidocznej na zdjeciu), f — kolba ssawkowa (tzw. kolba prézniowa).
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4.3. Uktady koloidalne i problematyka ich rozdzielania

Koloidy sg mieszaninami najbardziej problematycznymi w rozdzielaniu,

poniewaz w trwatym uktadzie koloidalnym nie zachodzi sedymentacja i nie mozna tez

efektywnie rozdzieli¢ go metodg saczenia czy wirowania. Aby mozliwe byto

zastosowanie wymienionych metod, uktad nalezy podda¢ koagulacji. Koagulacja

W ujeciu ogoinym polega na tgczeniu sie czgstek fazy rozproszonej koloidu w wigksze

skupiska (agregaty), ktére dalej powinny zachowywac sie jak czgstki zawiesiny. W ten

sposOb mozna przeksztatci¢ koloid w zawiesing, jednak mozliwos¢ ta zalezy od

rodzaju fazy rozproszonej. Wyréznia sie dwa podstawowe typy koloidow, w ktérych

fazg rozproszong jest ciato state:

Koloidy typowe (fazowe), gdzie fazg rozproszong jest ciato state odpowiednio
rozdrobnione (np. SiO2, AgBr, metale), ale nierozpuszczone w fazie rozpraszajgcej.
Nalezg one do koloidow liofobowych, czyli nieposiadajgcych sktonnosci do
adsorbowania czgsteczek rozpuszczalnika na powierzchni czgstek fazy
rozproszonej. Rozproszenie koloidalne jest stabilizowane tylko poprzez odpychanie
jednoimiennych tadunkow zgromadzonych na powierzchni czgstek fazy
rozproszonej. Ten typ koloidu stosunkowo tatwo ulega koagulacji i mozliwe jest
utworzenie z niego zawiesiny. W tym celu wystarczy do uktadu wprowadzic¢
substancje zawierajgcg jony fatwo adsorbujgce sie na powierzchni czgstek
i powodujgce ich wzajemne przycigganie (agregacje). Najczesciej wykorzystuje sie

do tego rozpuszczalne w wodzie sole (NaCl, NH4Cl), kwasy czy wodorotlenki.

Koloidy czasteczkowe, gdzie faze rozproszong stanowig makroczgsteczki
polimerdw naturalnych i syntetycznych (np. zelatyna, skrobia, pektyny, agar). W tym
przypadku nie wystepuje wyrazna granica miedzy fazg rozproszong i rozpraszajgca,
gdyz czgsteczki rozpuszczalnika mogg wnikaé do przestrzeni w wymienionych
makroczgsteczkach, jak rowniez z tatwoscig adsorbujg sie na ich powierzchni
(koloidy liofilowe). Takie ukfady koloidalne tworzg takze niektore zwigzki
nieorganiczne (np. trudno rozpuszczalne w wodzie wodorotlenki, wytrgcajgce sie
w postaci galaretowatej). W stabilizacji koloidéw liofilowych kluczowa role odgrywa
rozpuszczalnik, dlatego koagulacja z wytworzeniem klasycznej zawiesiny zwykle
nie jest mozliwa (méwi sie o tworzeniu Zelu, nie zawiesiny). Dodatkowg stabilizacje
rozproszenia koloidalnego zapewnia opisane wyzej odpychanie jednoimiennych

tadunkéw zgromadzonych na powierzchni czgstek fazy rozproszonej. Koagulacje
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tego typu koloidu powodujg najczesciej czynniki odwadniajgce, czyli innymi stowy,
ingerujgce w rozpuszczalnik: stezone kwasy i zasady, alkohole, sole w wysokich
stezeniach (efekt wysolenia). Wptyw temperatury na koagulacje koloidéw liofilowych
jest zalezny od substancji rozproszonej (np. w przypadku biatka jaja koagulacje

wywotuje wysoka temperatura, a w przypadku zelatyny niska).
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Stezenia roztworow

Najczesciej sporzgdzanymi mieszaninami sg roztwory wodne o konkretnych
stezeniach molowych lub procentowych. Ponizej zostang opisane ogolne zasady
sporzadzania takich roztworéw na potrzeby chemicznej analizy jakosciowej.
W przypadku analizy ilosciowej, roztwory sporzgdza sie z wiekszg doktadnoscig
i z zachowaniem dodatkowych zasad, co bedzie omawiane na kolejnych etapach
ksztatcenia. Warto tez wyjasnic dwa podstawowe pojecia, ktore sg czesto
wykorzystywane w tematyce roztworéw. Jest to odmierzanie i odwazanie. Stowa
,odmierza¢” nalezy uzywac¢ w kontekscie objetosci, a stowa ,odwazaé” nalezy uzywac

w kontekscie masy (np. na wadze substancje sie odwaza, a nie odmierza).

5.1. Sprzety stuzgce do sporzadzania roztworow

Sprzet laboratoryjny wykorzystywany do sporzgdzania roztworow mozna
podzieli¢ na dwie gtéwne kategorie, odnoszgce sie do jego doktadnosci, tj. sprzet
zwykty (niemiarowy), niepozwalajgcy na odmierzanie cieczy z duzg doktadnoscig oraz
sprzet miarowy, nazywany takze pomiarowym, ktérego doktadnos¢ odmierzania jest
duza lub bardzo duza. Przewagg sprzetu miarowego jest tez to, ze podlega doktadnej

kalibracji objetosciowej w czasie wytwarzania.

5.1.1. Szklo i sprzety niemiarowe

Zwykte, niemiarowe sprzety laboratoryjne, stuzgce do sporzagdzania lub
przechowywania roztworéw, w codziennej pracy chemicznej przewazajg nad
miarowymi. Do sprzetéw niemajgcych charakteru szkta miarowego zalicza sie miedzy
innymi (Rys. 5.1):

e probdwki,

o Zlewki,
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¢ Kkolby stozkowe (tzw. kolby Erlenmeyera),
¢ Dbutelki laboratoryjne,
e pipety Pasteura (wygodne przy kroplowym dozowaniu cieczy),

e podreczne naczynia plastikowe z nakretkami.

Rys. 5.1. A — probéwki, B — zlewki, C — kolby Erlenmeyera ze szlifem (mozliwo$¢ zakorkowania) i bez
szlifu (pierwsza z prawej), D — naczynia plastikowe z nakretkami, E — butelki laboratoryjne z nakretkami,
F — butelki laboratoryjne ze szlifem (pierwsza od prawej ze szkta oranzowego, do roztworéw substancji
fotowrazliwych), G — pipety Pasteura, kolejno od lewej: szklana bez smoczka, szklana z natozonym

smoczkiem, plastikowa (jednoczes$ciowa, nierozbieralna).

Wymienione sprzety mogg mie¢ nadrukowane skale objetosciowe, co wida¢ na
Rys. 5.1B,C,E, ale majg one jedynie charakter orientacyjny i ze wzgledu na matg
doktadnos¢ nie korzysta sie z nich przy sporzgdzaniu roztworow o scisle okreslonych
stezeniach. Doktadnie wykalibrowane skale objetosciowe posiadajg sprzety miarowe

(szkto miarowe).
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5.1.2. Szkto miarowe i odmierzanie automatyczne

Przy sporzadzaniu roztwordw oraz okreslaniu ich stezen, gdy konieczne jest

bardzo doktadne odmierzanie okreslonej objetosSci cieczy, korzysta sie ze szkia

miarowego. Mozna wyodrebni¢ tu sprzety jednomiarowe i wielomiarowe. Sprzet

jednomiarowy pozwala na odmierzenie tylko jednej, okreslonej objetosci cieczy. Sprzet

wielomiarowy posiada naniesiong skale z podziatkg, co umozliwia odmierzanie

roznych objetosci. Do szkta miarowego zalicza sie wymienione nizej sprzety.

e Cylinder miarowy (Rys. 5.2A), zwyczajowo nazywany tez menzurkg, stuzy do
odmierzania objetosci cieczy metodg wlewania jej zgodnie z naniesiong skalg. Wiew

cylindra jest na tyle duzy, ze umozliwia swobodne wlanie do niego cieczy

bezposrednio. Cylindry zawsze sg naczyniami wielomiarowymi.

Kolba miarowa (Rys. 5.2B) stuzy do sporzadzania bardzo dokfadnie okreslonej
objetosci przy roztworéw

objetosciowo, np. tych o konkretnym stezeniu molowym. Dang objetos¢ kolby

roztworu. Jest wykorzystywana sporzgdzaniu

miarowej wskazuje naniesiona na niej kreska. Kolby miarowe spetniajg definicje

sprzetu jednomiarowego, lecz nie uzywa sie ich do odmierzania okreslonej objetosci

celem przeniesienia do innego naczynia.
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Rys. 5.2. A — cylindry miarowe, B — kolby miarowe.
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e Pipeta jednomiarowa (Rys. 5.3A) lub wielomiarowa (Rys. 5.3B) stuzy do
odmierzania objetosci cieczy metodg pobierania (zaciggania, zasysania) jej
Z naczynia, zgodnie z naniesiong skalg (w przypadku pipety wielomiarowej) lub
kreska (w przypadku pipety jednomiarowej). Dolna czesc¢ pipety, z ktorej wyptywa
ciecz, jest zawsze zwezona, co zapewnia powolny i rownomierny wyptyw. Do
pobierania cieczy uzywa sie odpowiednich pompek lub gruszek, zaktadanych
W gornej (szerszej) czesci pipety. Cieczy nie mozna pobiera¢ ustami ani tez jej

wydmuchiwac.

Rys. 5.3. A — pipety jednomiarowe, B — pipety wielomiarowe, C — pompka reczna (po lewej) i gruszka

(po prawej) do zasysania cieczy.
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e Biureta (Rys. 5.4), czyli rurka szklana z naniesiong skalg o wysokiej doktadnosci,
posiadajgca kran zainstalowany przed jej wylotem. Biureta stuzy do powolnego
odmierzania roztworu o scisle okreslonym stezeniu w czasie miareczkowania, czyli
dodawania matych porcji (tzw. miareczek) jednego roztworu do innego.
Miareczkowanie jest technikg klasycznej analizy ilo$ciowej, czyli doktadnego
okreslania zawartosci substancji w roztworze. Bardziej szczegotowe informacje na
temat korzystania z biurety i miareczkowania pojawig sie w kolejnych etapach

ksztatcenia.

. —
7 ’ =
e B

Rys. 5.4. A — biureta (fragment z kranem) przymocowana do statywu, B — biureta o pojemnosci 50 ml

z kranem teflonowym (goérna), biureta o pojemnosci 25 ml z kranem szklanym (dolna).

Cylindry, pipety miarowe i biurety kalibrowane sg ,na wylew”, co oznacza, ze
wylana zostaje doktadna, okreslona skalg objetos¢ cieczy, a resztki pozostajgce
W naczyniu zostaty wziete pod uwage przy kalibracji i nie nalezg do wiasciwej wylane;j

objetos$ci, dlatego nie nalezy ich na site wytrzgsac. Z kolei kolby miarowe kalibrowane
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sg ,ha wlew”, co oznacza, ze doktadnie okreslong na kolbie objetos¢ zajmuje tylko
ciecz wypetniajgca naczynie po dopetnieniu do zaznaczonej kreski. Po przelaniu
zawartosci kolby do innego naczynia objetosS¢ cieczy jest juz niedoktadna, gdyz

w kolbie zawsze zostajg resztki.

W celu ustalenia pozgdanej objetosci cieczy we wszystkich wymienionych wyze;j
naczyniach miarowych korzysta sie z odczytu potozenia tzw. menisku, mianem
ktorego okresla sie ksztatt powierzchni cieczy w naczyniu. W celu prawidtowego
odczytu objetosci cieczy przejrzystych uwzglednia sie tzw. menisk dolny,
a w przypadku cieczy nieprzejrzystych menisk gorny (Rys. 5.5). W trakcie ustalania
potozenia menisku wgtebienie powierzchni cieczy oraz odpowiednia kreska skali
powinny znajdowa¢ sie dokladnie na wysokosci wzroku osoby odmierzajgcej.
Niektére pipety wielomiarowe i biurety posiadajg tzw. pasek Schellbacha (Rys. 5.6)
utatwiajgcy odczyt potozenia menisku. Wéwczas odpowiednia kreska skali powinna

znajdowac sie na srodku widocznego pozornego zwezenia paska (Rys. 5.5, prawy).

L

menisk menisk menisk dolny
dolny gorny dla paska Schellbacha

Rys. 5.5. Odczyt objetosci cieczy z uwzglednieniem menisku.

R . )

1 L ] i

Rys. 5.6. Pipety wielomiarowe z paskiem Schellbacha.
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Okreslone, w tym bardzo mate (rzedu kilku mikrolitréw) objetosci roztwordw,
z bardzo duzg doktadnoscia mozna takze odmierza¢ korzystajgc z pipet
automatycznych (Rys. 5.7), wyposazonych w mechanizm ttokowo-ssgcy. Pipety te
rowniez mogg byc¢ jedno- lub wielomiarowe. Ich niebywatg zaletg poza doktadnoscia,
jest szybkos¢ pracy, chocby ze wzgledu na brak koniecznosci ustalania potozenia
menisku. Nastawiong objetos¢ pobiera sie i wypuszcza poprzez wciskanie i zwalnianie
ttoka. Kazda pipeta automatyczna wyposazona jest w wymienne koncowki z tworzywa
sztucznego, ktére zwtaszcza w przypadku pracy na materiale zakaznym, muszg byc¢

uzywane jednorazowo.

C \

Rys. 5.7. A — pipety automatyczne w statywie, kolejno od lewej: 1-10 ml, 0,5-5 ml, 0,1-1 ml,

0,01-0,1 ml (zakresy objetosci pipetowania), B — pipeta automatyczna widoczna od strony okna
z nastawem objetosci (ustawiona na 1,00 ml), C — kohcowki do pipet automatycznych kompatybilne

z odpowiednimi pipetami przedstawionymi na obrazie A.

5.2. Roztwoér o konkretnym stezeniu procentowym

W podstawowym ujeciu stezenie procentowe jest stezeniem masowo-
masowym (m/m), w ktérym bierze sie pod uwage mase substancji i mase roztworu.

Matematycznie wyraza sie to wzorem:
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m .
Cp (Cm/m) — msubstancu . 100%

roztworu
gdzie:
Cp — stezenie procentowe masowo-masowe [%],
Msubstancji — Masa rozpuszczonej substancji [g],

Mroztworu — Masa catego roztworu [g].

Nalezy zauwazy¢, ze Cp jest niczym innym jak utamkiem masowym (w)

przeksztatconym na wartosc¢ procentowa:

_ msubstancji

m roztworu

gdzie w to utamek masowy substancji.

Utamek masowy w jest wielkoscig bezwymiarowa, natomiast Cp, podaje sie w %.
W przypadku roztworéw wielosktadnikowych, utamek masowy poszczegolnych

sktadnikbw mozna oznaczy¢ jako:

m;
w; =
m roztworu

gdzie:
wi — utamek masowy sktadnika i,
mi — masa sktadnika i,

Mroztworu — Masa catkowita roztworu.

Suma utamkdédw masowych wszystkich sktadnikéw roztworu wynosi:

n
QW=
i=1

lub w formie procentowej:

n
Zwi -100% = 100%
=1

Spotykane sg takze inne typy stezen procentowych, stosowane zaleznie od
potrzeb analitycznych. Nalezg do nich:
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e stezenie objetosciowo-objetosciowe (v/v):

Vsubstanc'i
Cuy = ——= - 100%
Vroztworu

e stezenie masowo-objetosciowe (m/v):

Mgybstandi
Cm/v = V—J - 100%
roztworu

gdzie V to objetosé, zwykle w [cm?3] lub [dm?].

Procentowe stezenia objetosciowe (Cwv i Cmwv) zalezg od temperatury, poniewaz
objetosc cieczy zmienia sie wraz z nig. Dlatego pomiary powinny by¢é wykonywane

w temperaturze referencyjnej, najczesciej 20 °C lub 25 °C.

Roztwory o konkretnych stezeniach procentowych klasycznie powinno
sporzgdzaé sie metodg odwazania substancji oraz rozpuszczalnika. Substancje state
mozna odwaza¢ w odpowiednich naczyniach do wazenia, matych zlewkach lub na
bibule czy tez zwyktym papierze. Czesto wykorzystuje sie do tego celu kragzki bibuty
filtracyjnej. Wode (rozpuszczalnik) odwaza sie bezposrednio do zlewki, w ktorej
sporzadzany bedzie roztwér. Odbiegajgc od tradycyjnej metody, zamiast odwazac,
wode mozna odmierzy¢ z uzyciem cylindra miarowego zaktadajgc, ze jej gestosc
w temperaturze pokojowej wynosi w przyblizeniu 1 g/cm3. Po odwazeniu wody,
wsypuje sie do niej odwazong wczesniej substancje statg i catos¢ miesza do momentu
catkowitego rozpuszczenia substancji, najczesciej z uzyciem bagietki szklanej, cho¢
czesto wystarczg koliste ruchy wykonywane samg zlewkg z roztworem, jesli roztworu
jest niewiele. Rys. 5.8 przedstawia typowy zestaw sprzetu stuzgcy do przygotowania
niewielkiej ilosci roztworu o konkretnym stezeniu procentowym, z uzyciem substanciji

statej.
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Rys. 5.8. Zestaw sprzetu do sporzadzania roztworu o konkretnym stezeniu procentowym: a — zlewka,
b — tryskawka z wodg (mozliwe tez inne naczynie), ¢ — pojemnik z substancjg rozpuszczana, d — waga,
e — bagietka, f — materialy do odwazania (nasypywania) substancji statej (bibuta lub naczynko, do

wyboru), g — tyzeczka/szpatutka do nabierania substanciji statej.

Jesli do sporzagdzenia roztworu uzywa sie innego roztworu (rozcienczanie), to
wowczas, podobnie jak w przypadku samej wody, mozna go odwazy¢ na wadze lub
(gdy znana jest jego gestosc) odmierzy¢ cylindrem czy pipetg. W przypadku roztworow
stezonych kwasow oraz roztworéw lotnych substancji toksycznych (np. stezony
roztwor amoniaku) nie zaleca sie ich odwazania. Nalezy odmierza¢ je pipeta
(ewentualnie cylindrem) i natychmiast przenosi¢ do naczynia z odwazong wczes$niej

wod3.

5.3. Roztwér o konkretnym stezeniu molowym

Stezenie molowe wyraza okreslong w molach ilos¢ substancji zawartg
w okreslonej objetosci, ktorg domysinie jest 1 dm® lub inaczej 1 litr roztworu.

Matematycznie wyraza sie to wzorem:
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gdzie:
Cm — stezenie molowe [mol/dm?3],
n — liczba moli substancji rozpuszczonej [mol],

V — objeto$¢ roztworu [dm3].

Jezeli chcemy wyznaczy¢ mase substancji statej, potrzebnej do sporzgdzenia roztworu

0 zadanym stezeniu Cm, mozna wykorzysta¢ zaleznosc:
m=Cn-V-M

gdzie:
m — masa substancji [g],
M — masa molowa substanc;ji [g/mol],

V — objetos¢ roztworu [dm3].

Do sporzadzenia zadanej objetosci roztworu o konkretnym stezeniu molowym korzysta
sie z kolby miarowej. Odwazong substancje statg przenosi sie do kolby przy pomocy
lejka. Substancja przed dopetnieniem kolby do kreski musi zostaC catkowicie
rozpuszczona, gdyz w wyniku rozpuszczania nastepuje zmiana objetosci roztworu.
Rozpuszczanie prowadzi sie wykonujgc koliste ruchy kolbg, bez odwracania jej dnem
do gory. Przygotowujgc roztwor, trzeba pamietaé, ze proces rozpuszczania moze byé
egzotermiczny lub endotermiczny. W takim przypadku zawartos¢ kolby przed
dopetnieniem do kreski nalezy doprowadzi¢ do temperatury pokojowej, poniewaz kolby
kalibrowane sg objetosciowo w temperaturze 20 °C. Zatem dopetnienie do kreski zbyt
zimnej lub gorgcej zawartosci bedzie skutkowato nieprawidtowg objetoscig, a co za
tym idzie nieprawidtowym stezeniem po dojsciu roztworu do temperatury pokojowej.
Po dopetnieniu do kreski zgodnie z wiasciwym potozeniem menisku, kolbe zamyka sie
korkiem i zawartoS¢ miesza odwracajgc kilkanascie razy do gory dnem. Typowy
zestaw sprzetu potrzebny do przygotowania niewielkiej ilosci roztworu o doktadnie
okreslonym stezeniu molowym z uzyciem substancji statej, zostat przedstawiony na
Rys. 5.9.
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e d h

Rys. 5.9. Zestaw sprzetu do sporzgdzania roztworu o konkretnym stezeniu molowym: a — tryskawka

z wodg, b — kolba miarowa, ¢ — pojemnik z substancjg rozpuszczang, d — waga, e — zlewka z woda
i pipeta Pasteura (do kroplowego uzupetnienia kolby do kreski), f — lejek, g — tyzeczka/szpatutka do

nabierania substancji statej, h — naczynko do odwazania (nasypywania) substanc;ji statej.

Rozcienczanie roztworédw o konkretnych stezeniach molowych polega na
zwiekszeniu objetosci roztworu poprzez dodanie rozpuszczalnika przy zachowaniu tej

samej ilosci moli substancji. Matematycznie obowigzuje tu zasada:
Cm1-Vi=Cm2- V2
gdzie:

Cm1 - V1 — stezenie molowe i objetos¢ roztworu przed rozcienczeniem,

Cm2 - V2 — stezenie molowe i objetos¢ roztworu po rozcienczeniu.

Przy mieszaniu roztworéw tej samej substancji o réznych stezeniach stosuje sie bilans

molowy. Stezenie koncowe mozna obliczy¢ wedtug wzoru:
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Co = ni+ny  Cpy-Vi+Crpa- Vs
MV 4V, Vi+V,

gdzie:
Cm ¢r — Srednie stezenie molowe (konncowe),
n1, n2 — liczba moli substancji w poszczegdlnych roztworach,
V1, V2 — objetosci roztworow,

Cm1, Cmz2 — stezenia molowe poczgtkowe.

Jesli do sporzadzenia roztworu konieczne jest uzycie stezonego kwasu, wowczas
przed wlaniem go do kolby miarowej nalezy wypetni¢ jg w ok. potowie objetosci woda.
Dopiero wtedy stezony kwas mozna odpipetowac lub ewentualnie wla¢ cylindrem,
jednak zawsze z duzg ostroznoscig, po $ciance kolby. Korzysta sie tu z powszechnie
znanej zasady wlewania kwasu do wody. Pozostaty na sciankach kolby stezony kwas
nalezy sptuka¢ do jej wnetrza tryskawka, cato$¢ wymieszaé spokojnym ruchem
i w razie potrzeby ochtodzi¢ pod biezgcg kranowg wodg, po czym kolbe mozna

dopei¢ do kreski i wymieszac.

Utamek molowy (xi) to stosunek liczby moli danego sktadnika do sumy moli

wszystkich sktadnikow w roztworze:

gdzie:
xi — utamek molowy skfadnika i,
ni — liczba moli sktadnika i,

2 nj — suma moli wszystkich sktadnikéw.

Molalno$¢ (stezenie molalne, m) to liczba moli substancji rozpuszczonej

w kilogramie rozpuszczalnika:

gdzie:
m — molalnos¢ [mol/kg],
n — liczba moli substancji rozpuszczonej [mol],

Mrozp. — Masa rozpuszczalnika [kg].
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Molalno$¢ jest niezalezna od temperatury, poniewaz masa rozpuszczalnika nie
Zmienia sie wraz ze zmiang temperatury, w przeciwienstwie do objetosci, ktora wptywa
na stezenie molowe. Dlatego molalnosc jest czesto wykorzystywana w termodynamice
roztworow, w szczegolnosci przy obliczeniach wiasnosci koligatywnych, takich jak
obnizenie punktu zamarzania czy podwyzszenie temperatury wrzenia. W codziennej
praktyce laboratoryjnej znacznie czesciej stosuje sie stezenie molowe, ktére jest

bezposrednio zwigzane z objetoscig roztworu i wygodne w jego przygotowywaniu.

5.4. Gestos¢ roztworu

Farmakopea Polska (FP) definiuje dwa rodzaje gestosci roztworu, tj. gesto$¢
i gestos¢ wzgledna, przy czym ta pierwsza jest wykorzystywana w praktyce znacznie
czesciej. Nizej opisane zaleznosci mozna odniesc¢ nie tylko do gestosci roztworow, lecz

kazdej substancji, w tym tej o statym stanie skupienia.

e Gestos¢, to stosunek masy danej ilosci roztworu do zajmowanej przez nig

objetosci. Taka gestos¢ oznaczana jest symbolem p (rho):

~m
P=Y
gdzie:
p — gestos¢ [kg/m?3] lub [g/cm?],
m — masa roztworu [kg] lub [g],

V — objeto$¢ roztworu [m?3] lub [cm?3].

Ze wzgledu na duze wartosci liczbowe gestosci podawanej w kg/m?3, powszechnie
stosuje sie takze inne jednostki, a w chemii roztworow wodnych jest to najczesciej
g/cm?3 (inaczej g/ml). W zwigzku z tym, Ze gesto$¢ zawsze zalezy od temperatury, FP
zaleca podawanie gestosci substancji w 20 °C (pz20). Tablice w zbiorach zadan

rachunkowych rowniez zawierajg gestosci w tej temperaturze.
e Gestos¢ wzgledna, podawana jako dg jest stosunkiem masy danej objetosci
roztworu w temperaturze t1 do masy takiej samej objetosci wody w temperaturze t2:

Mroztworu (V’ t1)
mwody (V, t2)

ty _
dt2 =
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gdzie:
d:; — gestos¢ wzgledna,
Moztwory (V5 1) — masa roztworu o objetosci V w temperaturze ti,

Myody (V, t2) — masa wody o tej samej objetosci V w temperaturze t.

Gestos¢ wzgledna jest zatem wielkoscig bezwymiarowg. W domysle, jesli nie podano
inaczej, stosuje sie gestos¢ wzgledng wyznaczang w temperaturze 20 °C (dgg). Znajac
gestos¢ wzglednag dg oraz gestos¢ wody w temperaturze t2, mozna obliczy¢ gestos¢

roztworu w temperaturze ti:

W szczegodlnym przypadku, gdy t1 = t2 = 20 °C:
= d20 .
P20 = Y20 * Pyody, 20
Powszechnie wiadomo, ze gesto$¢ wody w 20 °C (pwody, 20) Wynosi okoto 0,9982 g/cm3.

W obliczeniach dotyczgcych chemii roztworéw wodnych stosowana jest ta
pierwsza, ,tradycyjna” gesto$¢, zwyczajowo czesto oznaczana w uproszczeniu

symbolem d. Tego zwyczajowego oznaczenia nie nalezy myli¢ z gestoscig wzgledna.

Farmakopea Polska podaje sprzety stuzgce do wyznaczania gestosci

roztwordw oraz innych cieczy i sg to (Rys. 5.10):

o piknometr (kolbka z korkiem szklanym posiadajgcym kapilare), ktéry wypetnia
sie maksymalnie (tgcznie z kapilarg w korku) okreslong objetoscig badanego

roztworu, nastepnie termostatuje i wazy,

¢ hydrometr, najczesciej nazywany areometrem (zamknieta rurka szklana ze
skala, wypetniona materiatem obcigzajgcym), ktéry zanurza sie w badanym
roztworze; powszechnie znany w Zzyciu codziennym do okreslania gestosci

wytwarzanych w warunkach domowych trunkéw na bazie alkoholu etylowego,

e gestosciomierz oscylacyjny, bedgcy urzadzeniem elektronicznym
umozliwiajgcym pomiar gestosci najdoktadniejszy sposrdéd wymienionych.
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Rys. 5.10. Sprzety stuzgce do wyznaczania gestosci: A — piknometr, B — aerometr (hydrometr),

C — gestosciomierz oscylacyjny.

Gestos¢ roztworu mozna wyznaczaé tez innymi, niefarmakopealnymi metodami.
Najprostszg z nich jest wazenie odmierzonej z uzyciem pipety automatycznej, scisle
okreslonej objeto$ci roztworu. Pipetowanie i wazenie prowadzi sie w kilku
powtdrzeniach i wynik usrednia. Doktadnos¢ wyniku zalezy tu od zachowania statej
temperatury zaréwno badanego roztworu, jak i sprzetéw oraz pomieszczenia, w trakcie
catej procedury.
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Zadania rachunkowe — stezenia roztworéw

6.1. Analiza przyktadéw

Przykiad 1.

Do naczynia wlano 150,00 cm?® roztworu kwasu solnego o stezeniu 10,00% oraz
250,00 cm?3 roztworu tego samego zwigzku o stezeniu 4,00%. Zatdz, ze gestos$¢ obu
roztworow wynosi w przyblizeniu 1,05 g/cm3. Oblicz stezenie procentowe kwasu

solnego w powstatym roztworze.

Rozwiagzanie

Sposéb 1
Objetos¢ catkowita roztworu wynosi:

V=V, +V,=150 cm3 + 250 cm? = 400,00 cm3

Masa roztworu 1:
mq =V, - p=150cm3 - 1,05 g/cm®=157,50g

Masa roztworu 2:
my =V, - p=250 cm?3 - 1,05 g/lcm®=262,50 g

Masa catkowita roztworu:
m=my +m,=157,5g+ 262,5g=420,00 g

Masa kwasu solnego w roztworze 1:
Myci1 = 10% - 157,5 g-= 15,75 g
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Masa kwasu solnego w roztworze 2:
Myci2 = 4% - 262,5 g= 10,50 g

Masa kwasu solnego w mieszaninie:
Muc = 15,759+ 10,569=26,25¢g

Obliczamy stezenie procentowe kwasu solnego w powstatym roztworze:

_ Myc) _ 26,259
Co =~ 100% = Z2o

- 100% = 6,25%

Odpowiedz:

Stezenie procentowe HCI w powstatym roztworze wynosi 6,25% (m/m). Oznacza to,

ze w 100 g roztworu znajduje sie 6,25 g kwasu solnego.

Komentarz merytoryczny:

W zadaniu zastosowano podstawowg zasade bilansu mas, uwzgledniajgc masy
roztworow i masy substancji. Kluczowe byto wykorzystanie gestosci do przejscia od
objetosci roztworu do jego masy, gdyz stezenia procentowe wyrazane sg na podstawie
mas. Po zmieszaniu dwdch roztwordw tej samej substancji o réznym stezeniu, masy
roztworow oraz masy substancji sumujg sie, co pozwala na wyliczenie koncowego
stezenia procentowego. Takie podejscie jest standardem w farmacji i chemii

analitycznej podczas przygotowywania mieszanin roztworow.

Sposob 2

Zastosowanie metody krzyzowe.

Mieszamy: 150 cm?3 roztworu 10% i 250 cm?3 roztworu 4%. Sporzgdzamy mieszanine
o stezeniu koncowym C, ktére chcemy wyznaczy¢. Mozna wowczas zapisac

nastepujgcy uktad:
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10% 150 cm3
C=7?%

4% 250 cm3

Metoda krzyzowa polega na wazeniu proporcji na podstawie roznicy miedzy

stezeniami a wartoscig koncowa. Zatozmy, ze koncowe stezenie to C, zatem:

(10-C) - 150 = (C—4) - 250

czyli:
1500 — 150C = 250C - 1000
2500 =400C
C= 2500 _ 6,25%
T 400 ~ TP
Odpowiedz:

Stezenie procentowe HCI w powstatym roztworze wynosi 6,25% (m/m).

Komentarz merytoryczny:

Metoda krzyzowa w tym przypadku jest skrocong formg bilansu masy substanciji
rozpuszczonej, ktora dziata tylko przy zatozeniu: tej samej substancji, tej samej
gestosci oraz braku reakcji chemicznej. Daje szybki wynik bez koniecznosci

przeliczania objetosci na masy roztwordw.

Przykiad 2.

Farmaceuta przygotowuje mieszanine zawierajgcg: 20 cm?® roztworu substancii
leczniczej A o stezeniu 2% (m/v) oraz 80 cm?® roztworu substancji leczniczej B

o stezeniu 5 mg/cm3. Po zmieszaniu:
1. Oblicz stezenie kazdego sktadnika w mieszaninie w mg/cm? oraz w % (m/v).

2. Ocen, czy koncowe stezenia mieszczg sie w zalecanym zakresie terapeutycznym:

Substancja lecznicza A: 1-2 mg/cm?3, B: 3—4 mg/cm3,
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Rozwiagzanie
1. Obliczamy mase substancji przed zmieszaniem:

Substancja lecznicza A:

2g 2000 mg
100 cm® 100 cmd

2% (m/v), czyli =20 mg/cm?

Masa substancji A =20 cm? - 20 mg/cm? =400 mg

Substancja lecznicza B:

Masa substancji B =80 cm? - 5 mg/cm?3 =400 mg

2. Obliczamy objeto$¢ catkowitg mieszaniny:

V catkowita = 20 cm3 + 80 cm? =100 cm?

3. Obliczamy stezenia koncowe:
Substancja lecznicza A:

_ 400mg _ 4 mg/cm?

Ca= 100 cm3

400mg  04g

= 3 = = = 0,
Ca (m/v) =4 mg/cm 100 om? -~ 100 om? 0,4%
Substancja lecznicza B:
_ 400 mg _ 3
B = 100 o =4 mg/cm
400 mg 0,449
Cg (m/v) =4 mg/cm3 = = =0,4%

100 cm3 100 cm3

Odpowiedz:

Stezenie substancji leczniczej A: 4mg/cm® = 0,4% (m/v) — wynik przekracza
dopuszczalne normy, poniewaz mozliwe jest maksymalne stezenie 2 mg/cm3.
Stezenie substancji leczniczej B: 4 mg/cm? = 0,4% (m/v) — stezenie jest prawidtowe

(miesci sie w zakresie terapeutycznym: 3—4 mg/cm?3).
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Komentarz merytoryczny:

Zadanie to odzwierciedla sytuacje, w ktorej farmaceuta ocenia stezenia sktadnikdw po
zmieszaniu dwdéch gotowych roztworéw. Tego rodzaju obliczenia majg zastosowanie
w praktyce recepturowej oraz w pracy z produktami gotowymi, zwtaszcza podczas
przygotowywania mieszanin dozylnych, kropli, dawek pediatrycznych czy rozcienczen
lekow o wagskim indeksie terapeutycznym. Analizujgc zadanie, ¢wiczymy nie tylko
przeliczanie stezen, ale rowniez bilansowanie ilosci substancji oraz ocene zgodnosci
otrzymanego roztworu z dopuszczalnym zakresem terapeutycznym. Umiejetnosc tego
typu analizy odgrywa kluczowg role w zapewnieniu bezpieczenstwa farmakoterapii.
W sytuacji, gdy stezenie jednej z substancji (w tym przypadku substancji A) przekracza
dopuszczalne normy, farmaceuta powinien podjg¢é Swiadomg decyzje o korekcie
mieszaniny. Aby poprawiC jej sktad nalezy zmniejszy¢ objeto$¢ leku zawierajgcego
substancje A lub rozcienczy¢ mieszanine wodg lub zastosowac substancje A w postaci

0 nizszym stezeniu.

Przykiad 3.

W aptece przygotowano roztwor leku X, ktérego substancjg czynng jest sol sodowa
o masie molowej 322,00 g/mol. Do sporzadzenia roztworu wykorzystano dostepny
roztwor o stezeniu 8,05% (m/m) i gestosci 1,00 g/cm3. Oblicz ile cm? tego roztworu
nalezy odmierzy¢ i jakg objetos¢ rozpuszczalnika (wody) dodaé, aby otrzymac

800,00 cm3 roztworu o stezeniu molowym 0,15 mol/dm3.

Rozwiazanie
1. Obliczamy stezenie molowe roztworu wyjsciowego:

Dany roztwér ma stezenie 8,05% (m/m) co oznacza, ze w 100 g roztworu znajduje
sie 8,05 g substancji czynnej. Przy gestosci 1,00 g/cm3, 100 g roztworu odpowiada

objetosci 100 cm3 czyli 0,1 dm3.
Liczba moli 8,05 g substancji wynosi:

8,05¢

n= m = 0,025 mol
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Zatem stezenie molowe wynosi:

N 0,025 mol

o = 0,25 mol/dm’
, 1 am

C,
2. Obliczamy objeto$¢ roztworu wyjsciowego, korzystajgc ze wzoru na rozcienczanie:
Ci-Vi=Cy -V,
0,25 mol/dm?® - V4 = 0,15 mol/dm? - 0,8 dm3

V. = 0,15 mol/dm3 - 0,8 dm?
T 0,25 mol/dm3

= 0,48 dm3 = 480,00 cm3

3. Obliczamy ilos¢ wody do dodania:

Viwody = V2 — V4 =800 cm?® — 480 cm? = 320,00 cm?

Odpowiedz:

Nalezy odmierzy¢ 480,00 cm?® roztworu o stezeniu 8,05% (m/m), a nastepnie dodaé

320,00 cm?® wody, aby otrzymac¢ 800,00 cm? roztworu o stezeniu 0,15 mol/dm?.

Komentarz merytoryczny:

Zadanie to odzwierciedla sytuacje, w ktérej farmaceuta przelicza roztwér podany
w procentach masowych na stezenie molowe, zgodnie z wymaganiami receptury lub
dokumentacji leku. Takie obliczenia sg niezbedne w praktyce obliczeniowej, zwtaszcza
w zakresie lekow recepturowych, kropli, ptyndéw infuzyjnych czy sporzgdzania dawek
jednostkowych. W praktyce laboratoryjnej i produkcyjnej wazna jest nie tylko
poprawnos$¢ rachunkowa, ale réwniez zachowanie doktadnych jednostek, konwersji
objetosci i masy oraz umiejetnosC¢ stosowania prostych przeksztatcen wzorow
chemicznych w celu zachowania ilosci substancji czynnej w uktadzie. Przeksztatcanie
stezen oraz umiejetno$¢ postugiwania sie gestoScig stanowig elementarne

kompetencje w farmacji praktycznej.
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Przykiad 4.

W celu sporzgdzenia doustnego roztworu glukozy dla pacjenta pediatrycznego,
farmaceuta wykorzystuje 300,00 cm?® roztworu glukozy o stezeniu 15,00% (m/m)
i gestosci 1,05 g/cm3. Celem jest przygotowanie roztworu o stezeniu molowym
0,50 mol/dm3, ktory bedzie zawierat doktadnie 25,00 g glukozy w porcji jednorazowej

(porcja = 1 dawka = objetos¢ pobrana z gotowego roztworu). Oblicz:

a) do jakiej objetosci catkowitej nalezy rozcienczy¢ roztwér wyjsciowy, aby uzyskac
wymagane stezenie molowe,

b) ile mililitrow wody nalezy doda¢ do roztworu wyj$ciowego, aby uzyskaé roztwor
0 objetosci wyliczonej w punkcie a),

c) jaka objeto$¢ gotowego roztworu (w cm?3) zawiera 25,00 g glukozy,

d) masowe stezenie procentowe (m/m) otrzymanego roztworu po rozcienczeniu.

Masa molowa glukozy CeH1206 wynosi 180,00 g/mol. Zatéz, ze gestos¢ roztworu po

rozcienczeniu nie zmienia sie w istotnym stopniu i wynosi 1,05 g/cm3.

Rozwiazanie
1. Obliczamy mase roztworu poczatkowego i mase glukozy w roztworze wyjsciowym:
Mroztwory = V + p =300 cm3 - 1,05 g/cm® = 315,00 g

Mglukozy = 15% -3159=0,15-3159g=47,25¢

2. Obliczamy liczbe moli glukozy w roztworze wyjsciowym:

3. Stezenie molowe po rozciefczeniu powinno wynosi¢ C,, = 0,50 mol/dm3, zatem

objetos¢ roztworu po rozciehczeniu obliczamy z definicji stezenia molowego:

4. Obliczamy objetos¢ wody do dodania:

74



Viody =V = Vijsciowe = 525 cm® — 300 cm?® = 225 cm?

5. Obliczamy mase roztworu rozcienczonego, korzystajgc z gestosci:

Miroztworu = P * V = 1,05 g/cm3 - 525cm®=551,25¢g

6. Masa glukozy pozostaje bez zmian, zatem stezenie procentowe (m/m) wynosi:

m lukozy 47,25 g
Cp= 2% .100% = ———— - 100% = 8,57%
p mroztworu ° 551 ’25 g ° °

7. Obliczamy objeto$¢ porcji roztworu, ktéra zawiera 25,00 g glukozy:

259 259

M= Epi100 - 0.0857 ~ 201729
Vv _m,  201,72¢g _ 977 83 cm?
pordii = "5 T 1,06g/em3 ~ <" cm

Odpowiedz:

Aby przygotowac roztwor glukozy o stezeniu 0,50 mol/dm3, nalezy roztwor wyj$ciowy
(300,00 cm? o stezeniu 15,00% m/m) rozcienczy¢ do objetosci 525,00 cm?® poprzez
dodanie 225,00 cm?® wody. Uzyskany roztwor bedzie miat stezenie 8,57% (m/m).

Porcja zawierajgca doktadnie 25,00 g glukozy ma objetos$¢ okoto 278 cms3.

Komentarz merytoryczny:

W praktyce farmaceutycznej wazne jest nie tylko przygotowanie roztworu
o okreslonym stezeniu molowym, ale réwniez zrozumienie, jak zmienia sie stezenie
procentowe przy rozcienczaniu oraz jak obliczy¢ wymagane objetosci dla okreslonych
dawek. W tym przyktadzie pokazano, jak z roztworu o znanym stezeniu masowym
przygotowaé bardziej rozcienczony roztwér o okreslonym stezeniu molowym.
Uwzglednienie gestosci roztworu umozliwia przeliczenia miedzy masg a objetoscig, co

jest szczegolnie istotne w recepturze aptecznej i przygotowywaniu lekow.
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6.2. Zadania

Uwagi ogdéine

Rozwigzujgc zadania nalezy pomingC wplyw sity jonowej, wspotczynnikow

aktywnosci i ewentualnej hydrolizy, przyjac, ze H2SO4 zachowuje sie jak mocny kwas

dwuprotonowy (na obu etapach dysocjacji) oraz zatozy¢ proste sumowanie sie

objetosci cieczy (poming¢ zjawisko kontrakcji i efekty zwigzane z réznicg gestosci).

Chyba, ze wyraznie wskazano inaczej.

Tematyka zadan

6.1.—6.4. Sporzgdzanie roztworow o danym stezeniu procentowym i molowym.

6.5.—6.7.  Stechiometria reakcji a stezenie roztworu.

6.8.—6.12. Przeliczanie stezen procentowych i molowych.

6.13.—6.18. Mieszanie, rozcienczanie i zatezanie roztwordw.

6.19.—6.22. Krystalizacja substancji z roztworu o danym stezeniu.

6.1.

6.2.

6.3.

6.4.

6.5.

Do 250,00 g roztworu siarczanu(VI) sodu o stezeniu 10,00% dodano 10,00 g

statego Na2S0O4. Oblicz stezenie procentowe tak otrzymanego roztworu.

W celu przygotowania 5,00% roztworu CuSO4 rozpuszczono odpowiednig ilos¢
CuS04-5H20 w wodzie, otrzymujgc 250,00 g roztworu. Oblicz, ile gramow

CuSO04-5H20 nalezy uzy¢ do sporzgdzenia tego roztworu.

Do sporzadzenia ptynu infuzyjnego do stosowania w leczeniu hipokaliemii
w warunkach szpitalnych nalezy przygotowaé 400,00 cm?® jalowego roztworu

KNOs o stezeniu 0,50 mol/dm?3. lle graméw KNO3 nalezy odwazy¢?

lle graméw MgSOs4-7H20 nalezy odwazyé, aby przygotowa¢ 250,00 cm?

roztworu siarczanu(VI) magnezu o stezeniu 0,20 mol/dm3?

lle cm® roztworu NaOH o stezeniu 0,10 mol/dm?® potrzeba do catkowitego
zobojetnienia 25,00 cm?® roztworu HCI o stezeniu 0,20 mol/dm3? lle milimoli

NaOH zostanie uzyte do tego celu?
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6.6.

6.7.

6.8.

6.9.

6.10.

6.11.

6.12.

Do zobojetnienia 40,00 cm?® roztworu kwasu siarkowego(VI) o stezeniu
0,15 mol/dm3 uzyto 30,00 cm?® roztworu wodorotlenku potasu. Oblicz, jakie
stezenie molowe powinien mie¢ uzyty roztwor KOH, aby reakcja przebiegta

stechiometrycznie.

Do catkowitego stragcenia jondw CI- znajdujgcych sie w 100,00 cm? roztworu
chlorku wapnia o stezeniu 0,25 mol/dm?3, uzyto roztworu azotanu(V) srebra(l).
Oblicz, ile graméw azotanu(V) srebra(l) nalezy rozpusci¢ w 150,00 cm?® wody,

aby uzyskac roztwor o stezeniu odpowiednim do przeprowadzenia tej reakciji.

Oblicz stezenie molowe roztworu NaCl o gestosci 1,03 g/cm3, otrzymanego

w wyniku rozpuszczenia 5,00 g tej soli w 100,00 cm?® wody.

Przygotowano 300,00 cm? roztworu Na2S0a o stezeniu 0,50 mol/dm?3. Gestosc
otrzymanego roztworu wynosi 1,07 g/cm3. Oblicz stezenie procentowe

siarczanu(VI) sodu w tym roztworze.

W celu uzupetnienia u pacjenta niedoboréw potasu przygotowano 250,00 cm?®
roztworu chlorku potasu o stezeniu 10,00% i gestosci 1,08 g/cm3. Oblicz

stezenie molowe tego roztworu do infuzji.

Do przygotowania 250,00 cm? roztworu siarczanu(VI) magnezu uzyto 10,50 g
soli technicznej, ktéra zawiera 5,00% zanieczyszczen nieaktywnych chemicznie.
Gestos¢ uzyskanego roztworu wynosi 1,06 g/cm3. Oblicz:

a) stezenie procentowe,

b) stezenie molowe,

siarczanu(VI) magnezu w tym roztworze.

Przygotowano roztwor soli Mohra rozpuszczajgc jej odwazke o masie 382,5 mg
w wodzie i uzyskujgc ostatecznie 25,00 cm3 roztworu, ktérego gesto$¢ byta
w przyblizeniu réwna gestosci wody (1,00 g/cm?3). Do sporzgdzenia roztworu
wykorzystano sl Mohra w postaci hydratu Fe(NH4)2(SO4)2:6H20. Oblicz dla
poszczegolnych jondw soli:

a) stezenia molowe w mmol/dms3,

b) stezenia procentowe,

c) ilo$¢ mg zawartg w 2,00 cm? tak przygotowanego roztworu.
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6.13.

6.14.

6.15.

6.16.

6.17.

6.18.

6.19.

6.20.

6.21.

lle cm® wody nalezy doda¢ do 40,00 cm?® roztworu H2SOs o stezeniu

2,00 mol/dm3, aby otrzymacé roztwoér o stezeniu 0,50 mol/dm?3?

Zmieszano 60,00 g 15,00% roztworu KCI z 40,00 g 5,00% roztworu tej soli.

Oblicz stezenie procentowe KCI w otrzymanym roztworze.

Zmieszano 100,00 cm® 8,00% roztworu NaCl o gestosci 1,07 g/cm? oraz
200,00 cm3 2,00% roztworu tej soli o gestosci 1,01 g/cm3. Oblicz stezenie

procentowe NaCl w otrzymanym roztworze.

lle cm?® wody trzeba odparowac z 500,00 cm?® 5,00% roztworu KNO3 o gestosci

1,03 g/cm3, aby uzyskac roztwor o stezeniu 15,00%7?

Zmieszano 100 cm?® roztworu NaNOs o stezeniu 1,00 mol/dm® i gestosci
1,05 g/cm?® oraz 200 cm? roztworu NaNOs o stezeniu 0,2 mol/dm? i gestosci

1,01 g/cm3. Oblicz stezenie procentowe NaNO3s w otrzymanym roztworze.

Do 250,00 g roztworu siarczanu(VI) sodu o stezeniu 20,00% dodano 150,00 g
roztworu tej soli o stezeniu 8,00% oraz 50,00 g statego Na2S04-10H20. Oblicz

stezenie procentowe Na2SO4 w powstatym roztworze.

200 g roztworu NaCl o stezeniu 30% ochtodzono do temperatury, w ktorej
rozpuszczalnos¢ NaCl wynosi 20 g w 100 g wody. lle graméw NaCl moze

wykrystalizowac?

Z 500 g roztworu CuSOa4 o stezeniu 18% odparowano czes¢ wody, w wyniku
czego masa roztworu zmalata do 350 g. Nastepnie roztwor ochtodzono do
temperatury, w ktorej rozpuszczalno$¢ CuSO4 wynosi 40 g w 100 g wody.

Czy wykrystalizuje CuSO4? Jesli tak, to ile gramow?

Podczas przygotowywania leku recepturowego z wykorzystaniem gotowego
roztworu KNOs okazato sie, ze ze 100 g tego roztworu o stezeniu 20%
odparowata cze$¢ wody i wykrystalizowata pewna ilos¢ soli. Po oddzieleniu
osadu masa roztworu wynosita 70 g, a stezenie KNOs 10%. lle graméw

substancji czynnej wykrystalizowato?
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6.22. Ze 150,00 g roztworu siarczanu(Vl) magnezu o stezeniu 20,00%
wykrystalizowano MgSO4-7H20 poprzez ochtodzenie. Po oddzieleniu osadu
masa roztworu wynosi 100,00 g, a stezenie MgSO4 obnizyto sie do 6,00%.

Oblicz, ile gramow MgSO4-7H20 wykrystalizowato podczas tego procesu.
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CZESC I

REAKCJE W WODNYCH ROZTWORACH
ELEKTROLITOW



Dysocjacja i amfoterycznosé

7.1. Dysocjacja elektrolityczna

Zgodnie z Kklasyfikacjg dokonang przez szwedzkiego chemika Svante
Arrheniusa w Il potowie XIX wieku, substancje chemiczne, pod wzgledem ich
zachowania po wprowadzeniu do rozpuszczalnika, mozna podzieli¢ na dwie grupy:
elektrolity i nieelektrolity, a substancje reagujace z rozpuszczalnikiem nie podlegajg tej
klasyfikaciji.

Elektrolity definiowane sg jako substancje, ktére w wodzie lub innych
rozpuszczalnikach rozpadajg sie na jony, a wiec ulegajg dysocjacji elektrolitycznej
i ktorych roztwory wodne przewodzg prad elektryczny, przy czym sporzgdzonego

roztworu elektrolitu nie nazywa sie elektrolitem — elektrolit to czysta, wyjsciowa

substancja.

W reakcjach dysocjaciji elektrolitow uwzglednia sie powszechnie przyjete, nizej

wymienione konwencje zapisu, zalezne od typu zwigzku chemicznego.

1. Zdecydowana wiekszos¢ soli rozpuszczalnych w wodzie =zalicza sie do
elektrolitow mocnych, zatem zaktada sie, ze dysocjujg one catkowicie (jedna
strzatka) i bez wyrdzniania etapow, niezaleznie od typu stechiometrycznego.

Przyktadowo:
CaCl2 — Ca?* + 2CI-
Cr2(S04)3 — 2Cr3* + 3S04%"

2. Zapis dysocjacji soli trudno rozpuszczalnych w wodzie jest podawany najczesciej

w postaci rbwnowagi osad-roztwér. Przyktadowo:
CaCOs 2 Ca?* + CO3*
Bi2S3 2 2Bid* + 3S%-

3. Mocne zasady dysocjujg catkowicie (jedna strzatka) i bez wyrdzniania etapdw,

niezaleznie od typu stechiometrycznego. Przyktadowo:
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RbOH — Rb* + OH~
Ba(OH)2 — Ba?* + 20H-

Do mocnych zasad zaliczane sg wodorotlenki metali 1 i 2 grupy uktadu okresowego,
z wytgczeniem wodorotlenku berylu, ktory jest stabg zasada, a takze z wytgczeniem

wodorotlenku magnezu, ktory jest zasadg sredniej mocy.

4. Stabe zasady, do ktérych zaliczane sg pozostate wodorotlenki (niewymienione
wyzej; wszystkie sg trudno rozpuszczalne w wodzie), ale takze amoniak i jego
pochodne (aminy), dysocjujg niecatkowicie. W ich roztworach ustala sie stan
rownowagi, co odzwierciedlajg strzatki w obie strony, a ponadto mozna wyrozni¢

etapy. Przyktadowo:
NH3-H20 2 NH4" + OH- Bi(OH)s 2 Bi(OH)2* + OH-
Bi(OH)2* 2 Bi(OH)?* + OH-
Bi(OH)?** 2 Bi** + OH-
5. Zapis dysocjacji kwaséw zawsze mozna podawaé z wyrdznieniem etapéw. Jesli na
danym etapie dysocjacji kwas jest mocny, przyjmuje sie zapis jednej strzatki, mimo
ze dysocjacja nie musi by¢ wowczas catkowita (wiecej szczegdtow na ten temat

w dalszej czesci rozdziatu). W pozostatych przypadkach, czyli dla kwasow stabych

oraz $redniej mocy, zapisuje sie strzatki w obie strony. Przyktadowo:
HCIOs — H* + CIO3~ H2SO4 — H* + HSO4~ H2Se 2 H* + HSe~
HSOs~ 2 H* + S04~ HSe~ 2 H* + Se?-

To, czy na danym etapie dysocjacji kwas zachowuje sie jak elektrolit mocny, czy jak
elektrolit staby lub Sredniej mocy, mozna wywnioskowa¢ na podstawie wartoSci

statej lub stopnia dysocjaciji.

7.2. Stopien i statla dysocjaciji

Stopien dysocjacji (a) definiowany jest jako stosunek liczby (lub moli)
czgsteczek zdysocjowanych do ogodlnej liczby (lub moli) czgsteczek wprowadzonych
do roztworu. Odnoszac sie do stezen mozna wyrazi¢ go wzorem:

C,

G=C—0
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gdzie:
C:— stezenie molowe czgsteczek zdysocjowanych,

Co — stezenie molowe czgsteczek wprowadzonych (uzytych).

Stopien dysocjacji mozna wyrazi¢ w utamkach, wéwczas przyjmuje wartosci z zakresu
od 0do 1 (np. a =0,42), bgdz tez w procentach (np. a = 42%). Wartos¢ a jest zalezna
od rodzaju rozpuszczalnika, stezenia substancji rozpuszczonej, obecnosci innych
elektrolitow w roztworze i temperatury. Na podstawie wartosci stopnia dysocjacji

elektrolity sg klasyfikowane jako:
e mocne, gdy a =2 0,3 (m.in. HCI),
¢ Sredniej mocy, gdy 0,05 < a < 0,3 (m.in. H3PO4, H2SO3, H3AsOa4),
e stabe, gdy a < 0,05 (m.in. CH3COOH).

Dla kwasow wieloprotonowych bierze sie pod uwage wartoS¢ a pierwszego etapu
dysocjacji, gdyz w kazdym przypadku jest on dominujgcy. Stopien dysocjacji
elektrolitbw wzrasta wraz z rozcienczeniem roztworu. Im wiecej czasteczek ulega
rozpadowi na jony, tym mocniejszy jest elektrolit. Poniewaz jednak wartos¢ a jest silnie
zalezna od stezenia, do porownywania mocy elektrolitdw czesciej korzysta sie ze statej

dysocjacji.

Stata dysocjacji (K), odnoszgca sie do rownowagi reakcji dysocjacji, jest
definiowana jako stosunek iloczynu stezen jonow, na ktore rozpadt sie dany elektrolit
do stezenia pozostatych czgsteczek niezdysocjowanych. Zgodnie z prawem dziatania
mas, stata odnosi sie do reakcji odwracalnych, gdyz czes¢ jonow w warunkach reakcji
tgczy sie ponownie w czgsteczki niezdysocjowane. Wartos¢ K jest zalezna od
temperatury i najczesciej rosnie wraz z jej wzrostem. Reakcje dysocjacji kwasow (HA)

wg Brgnsteda mozna zapisa¢ w sposéb ogdlny jako:
HA + H20 2 H3O" + A~

W stanie rownowagi liczba czgsteczek HA rozpadajgcych sie na jony w jednostce
czasu jest réwna liczbie czgsteczek niezdysocjowanych HA powstajgcych w wyniku
ponownego tgczenia sie jonow. Stan réwnowagi reakcji dysocjacji kwasow okresla
stata dysocjacji Ka (indeks a od fac. acidum lub ang. acid):

_ [Hs0"1IAT]
* T HA]
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Z kolei dysocjacje stabych zasad (B) mozna przedstawi¢ nastepujgcym zapisem:
B + H2O 2 BH* + OH~

Wowczas stan rownowagi dysocjacji stabych zasad okresla stata dysocjacji Kb
(indeks b od tac. basis lub ang. base):
_ [BH'J[OH]
*T Bl
Parametrem czesto stosowanym do definiowania mocy elektrolitu jest tez wartos¢ pK
(dla kwasow oznaczana jako pKa, dla zasad jako pKb), czyli ujemny logarytm dziesietny
ze statej dysocjacji. Podobnie jak w przypadku stopnia dysocjacji, rowniez na
podstawie statej dysocjacji (lub pK) mozna poréwnywa¢ moc elektrolitow. Stata ma te
przewage nad stopniem dysocjacji, ze nie zalezy od stezenia elektrolitu, wiec jest

parametrem bardziej uniwersalnym. Jesli:

e K> 1 (lub pK < 0), elektrolit jest mocny,
e 104 <K<1 (lub 0 < pK < 4), elektrolit ma $rednig moc,
e K <10 (lub pK 2 4), elektrolit jest staby.

Nalezy zauwazy¢, ze aby mozliwe byto podanie wartosci K, w roztworze musi
wystepowacé pewna ilos¢ czgsteczek niezdysocjowanych, tak by mianownik nie byt
réwny 0. Podanie wartosci K jest mozliwe nie tylko dla elektrolitow stabych lub sredniej
mocy, ale takze dla niektérych elektrolitow klasyfikowanych jako mocne, jesli w ich

roztworach mimo wszystko wystepujg czgsteczki niezdysocjowane:
a) przypadek NaCl:

NaCl — Na* + CI- (mocny elektrolit — strzatka w jedng strone, brak czgsteczek

niezdysocjowanych ze wzgledu na wigzanie typowo jonowe miedzy Na i Cl)

[Na*][CIT] L . .
Knacl = S — — wartosci nie mozna podac

b) przypadek HCI:

HClI — H* + CI- (mocny elektrolit — strzatka w jedng strone, ale wystepujg

czgsteczki niezdysocjowane ze wzgledu na wigzanie kowalencyjne miedzy H i Cl)

B [H][CIN] 7
Ho = T T O
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Zaleznos¢ miedzy stopniem dysocjacji a statg dysocjacji tgczy prawo
rozcienczen Ostwalda, ktére pozwala obliczy¢ te wielkosci dla elektrolitu 0 znanym

stezeniu (Co). Zatozmy, ze staby elektrolit AB dysocjuje wedtug reakc;ji:
AB 2 A"+ B~

Wdéwczas stezenia molowe jondw A* i B~ sg sobie rowne i jednoczesnie sg réwne
stezeniu zdysocjowanych czgsteczek AB: [A*] = [B7] = Cz Na podstawie
przeksztatcenia wzoru wyrazajgcego stopien dysocjacji wiemy, ze Cz = a - Co. Z kolei
rownowagowe stezenie molowe niezdysocjowanych czgsteczek [AB] bedzie rowne
réznicy Co — Cz. Mozemy zapisaC wyrazenie statej dysocjacji zwigzku AB i podstawi¢

omowione zaleznosci:

<. ATBT _(@-Co@-Cp) _ - Co’
A8 T [AB] Co—(@-Cp) Co-(1-0)

Po skréceniu wartosci Co w liczniku i mianowniku otrzymujemy ostateczng postaé

rébwnania wyrazajgcego prawo rozcienczen Ostwalda:

GZ'CO
1-a

K=

Dla elektrolitow odpowiednio stabych powyzsze wyrazenie mozna poda¢ w formie

uproszczonej:
K= 02 . CO

Zaktada sie, ze wzor uproszczony stosuje sie, jesli a < 0,05 (a < 5%), gdyz wowczas

wartos¢ 1 —a = 1. Jesli warto$¢ a nie jest znana, wowczas wzor uproszczony mozna

i C
stosowac jesli ?" > 400.

W przypadku dysocjacji stopniowej kwasow i zasad dla kazdego etapu istnieje
odmienna od pozostatych, charakterystyczna wartosc¢ statej, ale tez stopnia dysocjacii.
Ich wartosci liczbowe malejg wraz z kolejnymi etapami. Przyczyng jest fakt, iz produkty
danego etapu (H* lub OH") wptywajg na potozenie stanu rownowagi kolejnego etapu

zgodnie z reguig przekory, czyli dysocjacja jest utrudniona. Przyktadowo:

H3POs4 2 H* + H2PO4~ Ka1 =6,3-1073
H2PO4~ 2 HY + HPO42- Ka2 = 6,3'10_8 Ka1 > Ka2 > Kas
HPO42- 2 H* + PO43- Kaz = 5,0-107"3
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W zwigzku z powyzszym, do porownywania mocy kwasow i zasad wykorzystuje

sie wartos¢ statej (lub stopnia) dysocjacji pierwszego etapu.

7.3. Aktywnos¢ jonow

Stezenia molowe poszczegolnych jonébw w roztworze elektrolitu mocnego
w typowych rozwazaniach sg réwne stezeniu molowemu substancji rozpuszczone;j
pomnozonemu przez liczbe moli jonow danego rodzaju, powstajgcych w wyniku
dysocjacji. Jest to zatozenie teoretyczne, nie biorgce pod uwage tego, ze ruchy jonow
w roztworach mogg by¢ ograniczone. Jony majg nieograniczong ruchliwosc
i zachowujg sie niezaleznie od siebie jedynie w bardzo rozcienczonych roztworach
(np. rzedu 0,00001 mol/dm?3). W pozostatych przypadkach kationy i aniony oddziatujg
elektrostatycznie ze sobg wzajemnie tworzgc skupiska, w ktorych jony o danym
tadunku sg otoczone chmurg jonéw o przeciwnym tadunku. W ten sposob ich
ruchliwos$c¢ i niezalezne zachowanie stajg sie ograniczone. Wptywa to w istotny sposob
choéby na stan rownowagi i szybko$¢ reakcji, ale takze spowalnia przemieszczanie
sie w polu elektrycznym. Dlatego pojecie ,stezenie jonéw”, gdy konieczne sg doktadne
obliczenia nie jest wystarczajgco precyzyjne. Zjawiska, ktore zachodzg w wielu
roztworach sugerujg bowiem, Zze stezenie jest w praktyce mniejsze niz w zatozeniu
teoretycznym. Wprowadzono zatem pojecie aktywnosci jonéw, okreslanej takze

mianem tzw. stezenia efektywnego:
a, =f, - Cy

gdzie:
ax — aktywno$¢ jonu x (stezenie efektywne),
fx — wspofczynnik aktywnosci jonu x,

Cx — stezenie molowe jonu x.

W wiekszosci przypadkow wspétczynnik aktywnosci fx jest mniejszy od 1, a dla
roztworéw stezonych, gdzie ruchliwo$¢ jonéw jest mata, moze by¢ nawet bliski O.
W miare rozcienczania roztworu dgzy on do jedno$ci, az ostatecznie dla roztworow
bardzo rozcienczonych, gdzie ruchliwos¢ jonéw jest nieograniczona ax = Cx, zatem
efektywne stezenie jest rowne teoretycznemu. W pozostatych przypadkach efektywne

stezenie jondw w roztworze jest mniejsze od teoretycznego.
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Wspdtczynnik aktywnosci fx jest zalezny od tadunku jonu, oznaczanego jako zx
oraz od sity jonowej roztworu, oznaczanej wielkg literg I. Sita jonowa jest liczbowg
miarg oddziatywan elektrostatycznych wystepujgcych w roztworze i moze by¢

wyzZnaczana Ze WZoru:

1
=30.0%
X

Aby wyznaczy¢ wspétczynnik aktywnos$ci fx konieczne jest skorzystanie z prawa
Debye’a-Huckla, ktére w swojej ogolnej postaci wyrazane jest dos¢ skomplikowanym
wzorem. Prawo to ma jednak kilka uproszczen, sposrod ktorych najbardziej
powszechne jest zatozenie, ze dla roztwordw, ktorych sita jonowa | < 0,01
i jednoczesnie zawierajgcych jony co najwyzej dwuwartosciowe, obliczajgc

wspoétczynnik aktywnosci fx jonu o tadunku zx mozna korzystac¢ ze wzoru:
—log(f,) =0,5- 22 - VI
W powyzszym wzorze wartos¢ 0,5 to odpowiednia stata, ktdra przyjmuje takg wartosc
dla roztworu wodnego o temperaturze 25 °C.
Rozwazmy przyktad, w ktérym nalezy obliczy¢ aktywnosci jonéw (ich stezenia

efektywne) w roztworze BaClz o stezeniu 0,003 mol/dm?3. Wéwczas wiadomo, ze:

stezenia teoretyczne: C Ba> = 0,003 mol/dm® C cr = 0,006 mol/dm3
stezenia efektywne: aBar =7 acr=7?
wspotczynniki aktywnosci:  fBa» = ? fer=7?
tadunki jonow: ZBa> =2 zcr=1

Dla tadunkéw jondéw nie bierze sie pod uwage ich rodzaju (dodatni, ujemny), a jedynie
wartos¢ bezwzgledng (wartosciowosé). W celu obliczenia stezen efektywnych nalezy

zaczgc¢ od obliczenia sity jonowej roztworu:

|=2[Cea - (zBa®)2+ Cor - (zcr)2]=1 (0,003 - 22+ 0,006 - 12) = 0,009 mol/dm?

N =
N =

W zwigzku z tym, ze | < 0,01 mozliwe jest skorzystanie z uproszczonego wzoru na
obliczanie wspétczynnikébw aktywnoéci, jak wspomniano powyzej. Zatem

wspotczynniki aktywnosci jonow Ba?* i ClI- w omawianym roztworze wynosza:

—log(fea*) = 0,5 - (za?)2 - 1= 0,5 - 22 - /0,009 = 0,1897
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f Baz = 10701897 = 0,646
—log(fcr)=0,5 (zcr)2-V1=0,5-12-.,/0,009 = 0,0474
f cr = 1070.0474 = 0,897
Znajgc wspotczynniki aktywnosci mozemy obliczy¢ efektywne stezenia obu rodzajow
jondéw:
a Ba = f Ba> - C Ba> = 0,646 - 0,003 mol/dm?3 = 0,00194 mol/dm3
acr=fcr-Ccr=0,897 - 0,006 mol/dm3 = 0,00538 mol/dm?

W zestawieniu stezen teoretycznych i efektywnych, zwtaszcza w przypadku Ba?*

mozna zauwazy¢ wyrazne réznice:

stezenia teoretyczne: C sa = 0,003 mol/dm3 C cr = 0,006 mol/dm?3
stezenia efektywne:  aBa> = 0,00194 mol/dm® a c- = 0,00538 mol/dm?3

Na tej podstawie wida¢, ze chcgc przeprowadza¢ doktadne obliczenia dotyczgce
réwnowag jonowych w roztworach, nalezy uwzglednia¢ dodatkowe parametry, a sama
znajomosc stezenia sporzgdzonego roztworu jest niewystarczajgca, gdyz wowczas
znane sg tylko teoretyczne stezenia jonéw. Sytuacja jest jeszcze bardziej ztozona
w przypadku roztworéw o wyzszych stezeniach. | tak, gdyby w powyzszym przyktadzie
roztwor BaCl2 miat nieco wyzsze stezenie, wartos¢ jego sity jonowej przekroczytaby
0,01, co wprowadza dodatkowe komplikacje obliczeniowe. Do pewnego momentu

mozna wowczas stosowac rozszerzony wzor opisujgcy prawo Debye’a-Huckla:

A-ZZ2-Al
1+

W powyzszym wzorze warto$¢ A jest statg zalezng od rozpuszczalnika i temperatury,

—|Og (fx) =

jak wspomniano wyzej, dla roztworu wodnego o temperaturze 25 °C wynosi ona
w przyblizeniu 0,5. Wz6r ten mimo wszystko ma swoje ograniczenia stosowalnosci.
Bedzie dawat odpowiednio doktadne wyniki tylko w przypadkach gdy: | < 0,05 dla
jonow jednowartosciowych, | < 0,014 dla jonéw dwuwartosciowych oraz | < 0,005 dla
jonéw tréjwartosciowych. W pozostatych przypadkach doktadne obliczenia wymagajg
stosowania ogolnej postaci wzoru, ktora jest znacznie bardziej ztozona i nie zostanie

tu omowiona.
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7.4. Budowa i witasciwosci elektrolitow i nieelektrolitow

Ze wzgledu na rodzaj wigzan wystepujgcych w czgsteczkach wyrdznia sie dwa
podstawowe rodzaje elektrolitow: jonowe oraz kowalencyjne. Elektrolity o budowie
typowo jonowej po rozpuszczeniu w wodzie dysocjujg catkowicie, w zwigzku z tym
w zapisie dysocjacji nie uwzglednia sie etapdw. Z kolei elektrolity posiadajgce wigzania
kowalencyjne czesto dysocjujg w roztworze czesSciowo (im wiecej czgsteczek
zdysocjuje, tym elektrolit jest mocniejszy), wiec w zapisie dysocjacji mozna

uwzgledniac etapy.

Zwigzki tworzgce w stanie statym jonowg sieC krystaliczng, w roztworach
wodnych sg catkowicie zdysocjowane. Aby proces dysocjacji mogt zajs¢, a substancja
stata mogta ulec rozpuszczeniu w danym rozpuszczalniku, energia oddziatywan
pomiedzy czgsteczkami substancji rozpuszczanej a czgsteczkami rozpuszczalnika
musi byC wieksza niz energia oddziatywan pomiedzy czgsteczkami substancji
znajdujgcej sie w stanie statym. Substancje o budowie jonowej rozpuszczajg sie
dobrze w rozpuszczalnikach polarnych. W wyniku oddziatywan czasteczek
rozpuszczalnika polarnego nastepuje ostabienie sit elektrostatycznych wystepujgcych
pomiedzy poszczegolnymi jonami i zniszczenie struktury krystalicznej zwigzku. Dipole
rozpuszczalnika w kontakcie z jonami ustawiajg sie w $cisle okreslony sposéb:
biegunem ujemnym w strone kationu, natomiast biegunem dodatnim w strone anionu.
Jon zostaje wiec otoczony czgsteczkami rozpuszczalnika i takie zjawisko okresla sie
mianem solwatacji, a doktadniej, w przypadku, gdy rozpuszczalnikiem jest woda,
hydratacji. Solwatowane jony w roztworze uzyskujg swobode ruchu, dzieki czemu
kazdy z nich zachowuje sie jak niezalezne indywiduum. W praktyce umozliwia to
chocby wykonywanie analiz chemicznych w roztworach elektrolitéw. Przyktadowo,
aniony chlorkowe pozwalajg uzyskaé charakterystyczny osad z jonem srebrowym
pochodzgcym z AgNOs bez wzgledu na to, jaki kation towarzyszy im w roztworze.
Z kolei chlor pochodzgcy od nieelektrolitow, np. chloroformu (CHCI3), nie pozwoli
uzyskac¢ osadu z jonami srebra ze wzgledu na brak jonéw chlorkowych w roztworze

(brak dysocjacji).

Drugg grupe elektrolitow stanowig czgsteczki, w ktdérych wystepuje wigzanie
kowalencyjne spolaryzowane. W tym przypadku jony w roztworze tworzg sie na skutek
oddziatywania czgsteczek danej substancji z rozpuszczalnikiem, przy jednoczesnym

ustaleniu stanu réwnowagi pomiedzy jonami a czgsteczkami niezdysocjowanymi.
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W zaleznoéci od wartosci stopnia dysocjacji w tej grupie wyrdézniamy zaréwno
elektrolity mocne (m.in. H2SO4, HNO3), jak i stabe (m.in. HCN, NHs). Wystepuje tu
takze zjawisko solwatacji (hydratacji), przy czym dotyczy ono zaréwno jondw, jak

i czgsteczek niezdysocjowanych zachowujgcych sie jak dipole.

Roztwory wszystkich elektrolitow charakteryzujg sie zdolnoscig do obnizenia
ciSnienia pary nasyconej i temperatury krzepniecia oraz podwyzszenia cisnienia
osmotycznego i temperatury wrzenia (w odniesieniu do czystego rozpuszczalnika).

Efekty te sg tym silniejsze, im wiecej jondw generuje jeden mol elektrolitu.

Nieelektrolity to substancje niemajgce zdolnosci do dysocjacji, zatem takze
nieprzewodzgce pradu elektrycznego (brak jonéw). Nalezg do nich gtdéwnie zwigzki
organiczne, np. glukoza i inne cukry, gliceryna, mocznik, wiekszo$¢ rozpuszczalnikow
organicznych (alkohole, aceton, benzen, toluen, chloroform, czterochlorek wegla).
Podobnie jak w przypadku elektrolitow, sporzgdzonego roztworu nieelektrolitu nie

nazywa sie nieelektrolitem, gdyz nieelektrolit to czysta, wyjsciowa substancja.

7.5. Przewodnictwo wlasciwe roztworow elektrolitow

Roztwory elektrolitow przewodzg prad elektryczny dzieki obecnosci
natadowanych elektrycznie jonow. Przewodnictwo wtasciwe elektrolitéw w postaci ciat
statych jest jednak o kilka rzeddéw nizsze niz przewodnictwo wiasciwe metali.
Przyczyng tej réznicy jest mniejsza ruchliwos¢ jondw elektrolitu w poréwnaniu do
ruchliwosci swobodnych elektronédw wigzania metalicznego, stanowigcych nosnik

pradu.

Przewodnictwo zmienia sie w zaleznosci od tego czy w roztworze znajduje sie
mocny elektrolit zawierajgcy duzg liczbe jondw, czy tez elektrolit staby, zawierajgcy
matg liczbe jondw. Im elektrolit jest mocniejszy, tym przewodnictwo jego roztworu
réwniez bedzie wieksze, przy czym poréwnujgc moc elektrolitdw nalezy badac
roztwory o jednakowych stezeniach, gdyz stezenie wptywa na dysocjacje, a tym
samym na przewodnictwo. W wysokich stezeniach maleje ruchliwos¢ jonow, zatem
przewodnictwo obniza sie i dotyczy to zaréwno zwigzkéw jonowych, jak
i kowalencyjnych. Na podstawie pomiarow przewodnictwa mozna réwniez obliczy¢

stopien dysocjacji elektrolitu.
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Rys. 6.1. Konduktometr w wersji kompaktowe] (elektrody wbudowane w urzgdzenie): a — czesc
umieszczana w roztworze badanym, b — elektrody réwnolegte (obudowane czarnym tworzywem),

¢ — czujnik temperatury.

Farmakopea Polska (FP) definiuje przewodnictwo roztworu (k, kappa),
inaczej nazywane konduktywnoscig, jako odwrotnosé oporu wiasciwego, gdzie opér
wiasciwy to iloraz natezenia pola elektrycznego i gestosci prgdu. Jednostkg
przewodnictwa wg uktadu Sl jest simens na metr (S-m~"'). W praktyce jednak, zgodnie
z FP przewodnictwo wyrazane jest w S-cm™" (lub uS-m-'), a czasami korzysta sie
z samego S lub uS. FP ponadto opisuje przyrzady i procedury operacyjne stuzgce do
pomiarébw przewodnictwa > 10 pS-m~'. Uktady takie skladajg sie najczesciej
z naczynka konduktometrycznego =zawierajgcego dwie rownolegte elektrody
platynowe pokryte czernig platynowg, ostoniete przez rurke szklang, ktére majg
kontakt z analizowanym roztworem oraz z konduktometru, czyli elektronicznego
miernika przewodnictwa. Pomiary konduktometryczne nalezy wykonywaé w statej
temperaturze, poniewaz jej wzrost nawet o 1 °C powoduje wzrost wartosci
przewodnictwa o okoto 2%. Konduktometry sg najczesciej wyposazone w czujnik
temperatury wraz z urzgdzeniem kompensujgcym jg. Na Rys. 6.1 przedstawiono
konduktometr w tzw. wersji kompaktowej, posiadajgcy zaréwno elektrody mierzgce

przewodnictwo, jak i czujnik temperatury w jednej obudowie.
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7.6. Wypieranie stabszych elektrolitéw

Popularna w chemii zasada wypierania stabszych elektrolitdw przez mocniejsze
opiera sie na regule przekory. Odnoszac sie do dwodch gtdwnych przypadkow,

tj. wypierania kwasow i zasad, zaleznosci sg nastepujgce:

a) nadmiar jonow H* pochodzgcych z dysocjacji dodawanego do roztworu mocnego
kwasu cofa dysocjacje stabszego kwasu, a takze powoduje wyparcie go z soli.

Przyktadowo dla stabego kwasu HF zaleznosci wygladajg nastepujgco:

Dodanie mocnego kwasu do .
. Dodanie mocnego kwasu do roztworu
Roztwor HF roztworu HF NaF

(nadmiar H* — reguta przekory)

NaF + HCl — NaCl + HF

HF 2 H* + F- HF s H* + F-
jonowo: F~ + H* — HF

b) nadmiar jonébw OH- pochodzacych z dysocjacji dodawanej do roztworu mocnej
zasady cofa dysocjacje stabszej zasady, a takze powoduje wyparcie jej z soli.

Przyktadowo dla stabej zasady Cd(OH)2 (zwigzek trudno rozpuszczalny) zaleznosci

wygladajg nastepujgco:

Dodanie mocnej zasady do
nasyconego roztworu Cd(OH):
(nadmiar OH- — reg. przekory)

Dodanie mocnej zasady do roztworu
CdClz

Nasycony roztwoér nad
osadem Cd(OH)2

CdClz + 2NaOH — Cd(OH)z2| + 2NaCl

Cd(OH)2 2 Cd?* + 20H- |Cd(OH)2 < Cd?* + 20H-
jonowo: Cd?* + 20H- — Cd(OH)2]

Reakcjom wypierania mogg towarzyszy¢ dodatkowe efekty, wynikajgce
z witasciwosci chemicznych wypieranych kwasow lub zasad. Najwazniejsze rodzaje

efektow z przyktadami wypunktowano ponizej.
1) Efekty towarzyszgce reakcjom wypierania kwasow z roztworow soli:

a) wypieranie bezobjawowe (powstajgce kwasy sg trwate i rozpuszczalne

w wodzie):
e AsO3* + 3H" — H3AsO3
e HPO4? + 2H" — H3PO4

e C204% + 2H* — H2C204
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b) wypieranie klasyczne z objawem towarzyszgcym:
— powstawanie produktu lotnego:
e CH3COO~ + H* — CH3COOH? (zapach octu)
e CN~+ H* — HCN? (zapach gorzkich migdatéw)
e S + 2H* — H2S? (zapach zgnitych jaj)
— powstawanie produktu trudno rozpuszczalnego w wodzie:
e SiO3%> + 2H* — H2SiO3| (galaretowaty, szklisty osad)
e C17H33COO~ + H* — C17H33COOH (oleista, niepolarna ciecz)
c) wypieranie z rozktadem prostym:

e CO3? + 2H* — (H2C03) CO21 + H20 (w roztworze widoczne pecherzyki bezbarwnego,

bezwonnego gazu)

e SO3% + 2H* — (H2S03) SO21 + H20 (bezbarwny gaz, charakterystyczny zapach,

brak pecherzykéw widocznych w roztworze)

d) wypieranie z rozktadem ztozonym (typu redoks):
e NO2~ + H* - HNO:2
3HNO2 — H* + NO3~ + 2NO71 + H20 (bezbarwny gaz, charakterystyczny zapach)
2NO + O2 — 2NO21 (brunatny gaz, charakterystyczny zapach)
e S203% + 2H* — H2S203

H2S203 — SO21 + S| + H20 (charakterystyczny zapach oraz zétkngcy osad)

2) Efekty towarzyszgce reakcjom wypierania zasad z roztwordw soli:
a) wypieranie klasyczne z objawem towarzyszgcym:
— powstawanie produktu lotnego:
e NH4" + OH™ — NH3?1 + H20 (charakterystyczny zapach)
e CH3NHs™ + OH™ — CH3NH21 + H2O (charakterystyczny zapach)
— powstawanie produktu trudno rozpuszczalnego w wodzie:

e Fe3 + 30H- — Fe(OH)3| (brgzowy osad)
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e Ni%* + 20H- — Ni(OH)z2| (jasnozielony osad)
e CsHsNH3™ + OH~ — CsHsNHz2 + H20 (oleista ciecz)
b) wypieranie z rozktadem:
e Cu?* + 20H~ — Cu(OH)2| (niebieski osad)
Rozktad samorzutny powolny: Cu(OH)2 — CuQ| + H20 (czarny osad)
e Ag" + OH™ — AgOH| (biatawy osad, moze by¢ niezauwazalny)
Rozktad samorzutny bardzo szybki: 2AgOH — Ag20] + H20 (brunatny osad)
e Hg?" + 20H — HgO| + H20 (26tty osad)

Od razu powstaje tlenek. Wyizolowanie wodorotlenku nie jest mozliwe.

7.7. Teorie kwasow i zasad

Najbardziej klasyczna teoria kwaséw i zasad pochodzi z 1887 roku i jest znana
jako teoria dysocjacji elektrolitycznej Arrheniusa. Za jej odkrycie szwedzki chemik
otrzymat w 1903 roku Nagrode Nobla. Zgodnie z tg teorig kwas to kazda substancja,

ktéra dostarcza do roztworu kationy wodoru, zgodnie z zapisem:
HA2 H" + A-

Przy czym wg tej teorii odtgczeniu od czgsteczki w postaci jonu H* moze ulec wytgcznie

atom wodoru potgczony z silnie elektroujemnym atomem:
CH3COOH 2 CHsCOO~ + H*

Zasada w teorii Arrheniusa, to kazda substancja, ktéra dostarcza do roztworu aniony

wodorotlenkowe zgodnie z zapisem:
BOH 2 B* + OH-

Teoria Arrheniusa przez diugie lata byta podstawowg teorig kwasoéw i zasad,
jednak okazata sie niewystarczajgca do wyjasnienia takich zjawisk chemicznych, jak
rola wody w procesie dysocjacji, czy istnienie zwigzkow chemicznych ktére pomimo,
ze nie zawierajg kationu wodorowego, zachowujg sie w wodzie jak kwasy oraz
zwigzkdéw niezawierajgcych anionu wodorotlenkowego, ktére zachowujg sie w wodzie

jak zasady. Poniewaz teoria ta odnosita sie jedynie do roztworéw wodnych, nie
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wyjasniata tez zmian charakteru okreslonych zwigzkéw chemicznych pod wptywem
innych rozpuszczalnikow. Nie uwzgledniata réwniez, ze wolny proton chetnie reaguje

z woda:
H20 + H* 2 H30*

Wedtug teorii Arrheniusa sol jest produktem reakcji kwasu z zasada, a wiec czgsteczkg
obojetng chemicznie. Istniejg jednak sole, ktére wykazujg w roztworach wodnych
charakter kwasowy (np. NaHSOa4) lub tez zasadowy (np. Na2COs), co zostato

omowione szerzej w rozdziale dotyczgcym hydrolizy.

W 1923 roku niezaleznie od siebie Breonsted i Lowry ogtosili teorie kwaséw
i zasad zwang teorig protonowg. Umozliwita ona petniejszg interpretacje zjawisk
zachodzgcych zaréwno w roztworach wodnych, jak i w innych rozpuszczalnikach, stad
jest ona obecnie bardzo popularng, powszechnie funkcjonujgcg i niezwykle wazng

teorig, w ktorej:

e kwas to kazde indywiduum (czgsteczka lub jon) zdolne do oddania protonu

(protonodawca),

e zasada to kazde indywiduum (czgsteczka lub jon) zdolne do przytaczenia

protonu (protonobiorca).

Gdy kwas oddaje proton, ulega przeksztatceniu w sprzezong z nim zasade.
Analogicznie, gdy zasada przyjmuje proton, przeksztatca sie w sprzezony z nig kwas.
Zgodnie z tg teorig woda to zwigzek chemiczny, ktory w zaleznosci od warunkow, moze
petni¢ role akceptora bgdz donora protonu. Tego typu indywidua nazywane sg
amfiprotycznymi. Najlepiej pokazujg to tzw. reakcje autodysocjacji (dwie ostatnie

zachodzg tylko w warunkach bezwodnych):
H20 + H20 2 H30" + OH~
NHs + NHs 2 NH4" + NH2~
CH30OH + CH3OH 2 CH3OHz2" + CH3O~

Zapis reakcji w teorii Brgnsteda-Lowry’ego nalezy podawaé z uwzglednieniem
odwracalno$ci (strzatki w obie strony). Ponadto w jednej reakcji czesto uwzglednia sie
przekazanie tylko jednego protonu, co wigze sie zapisem etapowym dla indywiduow

posiadajgcych kilka protonéw.
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Istnieje wazna zaleznos¢ matematyczna dotyczgca statych dysocjacji
sprzezonych par kwas-zasada Brgnsteda-Lowry’ego:
Ka-Kb= 1014
lub inaczej:

pKa + pKo = 14

Przyktadowo, dla sprzezonej pary HCN (kwas) i CN- (zasada):

dysocjacja kwasu: HCN + H,O 2 H3O* + CN- Ka=10""0 |pKa=10

dysocjacja (a wtasciwie hydroliza) zasady: CN~ + H,O @ HCN + OH~ |K, =10 |pK, =4

Poza typowymi przyktadami kwasow i zasad, wg teorii Bronsteda-Lowry’ego

mozna interpretowac takze reakcje:

¢ hydrolizy akwakationdw, w ktérych czgsteczki wody zwigzane z kationem metalu

przekazujg swoje protony wolnym czgsteczkom wody:

[Cu(H20)4]** + H20 =2 [Cu(H20)3(OH)]* + Hs30*

kwas 1 zasada 2 zasada 1 kwas 2

e wodorkow metali z wodg (reakcje praktycznie nieodwracalne), gdzie reakcji
z wodg ulegajg aniony wodorkowe, zabierajgc jej protony, a wskutek potgczenia
H- i H" wydziela sie wodor:

NaH + H20 — NaOH + H2

zasada 1 kwas 2 zasada 2 kwas 1
(anion H) (anion OH")

¢ tlenkéw metali z wodg (reakcje praktycznie nieodwracalne), gdzie reakcji z wodg
ulegajg aniony tlenkowe, zabierajgc jej protony, a wskutek potgczenia O% i H*

powstajg aniony OH-, ktore nietypowo muszg petni¢ funkcje kwasu Bregnsteda:

NacO + HO — NaOH + NaOH

zasada 1 kwas 2 kwas 1 zasada 2
(anion O%) (anion OH") (anion OH")

Znanych jest takze kilka innych teorii kwasowo-zasadowych, do ktérych zaliczy¢
mozna chocéby teorie Lewisa (elektronowg), Usanowicza, czy Pearsona (twardych
i miekkich kwasow i zasad). Wiecej informacji na ich temat mozna znalez¢ w literaturze

wymienionej na koncu skryptu (patrz pozycje [7], [8], [11]).
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7.8. Znaczenie dysocjacji w farmacji

Réwnowaga kwasowo-zasadowa, stopien jonizacji oraz charakter hydrofilowo-
hydrofobowy wraz z innymi czynnikami fizykochemicznymi jak np. pH srodowiska,
majg decydujgcy wptyw na dostepnos¢ farmaceutyczng i dystrybucje lekéw

w organizmie.

Wiekszosc¢ lekdéw stanowig zwigzki o charakterze stabych kwaséw bgdz stabych
zasad, ktore sg trudno rozpuszczalne w wodzie. Szybkos¢ dyfuzji przez btony
biologiczne zwigzkdw o charakterze stabego kwasu lub stabej zasady jest
proporcjonalna do stezenia niezdysocjowanej formy substancji obecnej po obu
stronach btony. Poniewaz wartos¢ stopnia dysocjacji substancji leczniczej zalezy od
wartosci pKa leku i pH srodowiska, w przypadku stabych kwasow wartosci pH nizsze
niz pKa bedg sprzyjaty wystepowaniu w przewadze formy niezdysocjowanej (lipofilnej),
ktéra fatwiej przenika przez btony biologiczne niz zjonizowana, a wiec jest tatwigj
wchtaniana. W przypadku stabych zasad tworzeniu sie w przewadze formy
niezdysocjowanej bedzie sprzyja¢ pH wyzsze niz pKa, przy czym dla zasad wartos¢ ta
odnosi sie do wartosci pKa sprzezonego z nig kwasu, zgodnie z teorig Bronsteda-

Lowry’ego.

Wchtanianie w petni zjonizowanych ziozonych substancji organicznych
(np. czwartorzedowych soli amoniowych) nastepuje powoli i w bardzo ograniczonym
stopniu. Lecz to wiasnie zjonizowana forma zapewnia substancji leczniczej
rozpuszczalnos¢ w srodowisku wodnym i decyduje o oddziatywaniu z receptorami,
ktore sg pierwotnym miejscem dziatania lekdw, obok kanatow jonowych, enzymow
i transporterow. Powstanie kompleksu substancja lecznicza-farmakoreceptor jest
determinowane wystepowaniem powinowactwa substancji leczniczej do receptora,
a charakterystycznym parametrem okreslajgcym te wielko$¢ jest stata powinowactwa
(Ka). Jest ona odwrotnie proporcjonalna do statej dysocjacji (Kp). Szczegdtowa wiedza
na temat wiasciwosci kwasowo-zasadowych substancji leczniczych umozliwia
modyfikowanie rozpuszczalnosci oraz stopnia wchtaniania lekéw w danych warunkach
i w zaleznosci od drogi podania, choéby poprzez zmiane pH otoczenia leku czy tez
modyfikacje czgsteczek substancji polegajgce na wprowadzeniu dodatkowych grup

funkcyjnych.
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7.9. Amfoterycznosé

Zgodnie z teorig Brgnsteda-Lowry’ego, wtasciwosci amfoteryczne majg
substancje, ktére w zaleznosci od warunkédw mogg w roztworze przytgczac¢ lub
oddawac protony. Upraszczajgc, mozna stwierdzi¢, ze zwigzki amfoteryczne (inaczej
amfolityczne) to takie, ktore w reakcjach z mocniejszymi kwasami przejawiajg
charakter zasadowy, a w reakcjach z mocniejszymi zasadami przejawiajg charakter

kwasowy.

Najprostszym i najbardziej powszechnym przyktadem zwigzku amfoterycznego
jest czgsteczka wody. Gdy przyjmuje ona proton na zasadzie tworzenia wigzania
koordynacyjnego, tworzy sie najprostszy jon oksoniowy, czyli kation hydroniowy

(hydronowy), zgodnie z reakcja:
H20 + H* 2 H30*

Natomiast gdy czgsteczka wody traci proton, tworzy sie anion wodorotlenkowy:
H20 — H* 2 OH-

Wilasciwosci amfoteryczne posiadajg niektore tlenki i wodorotlenki
zawierajgce jony metali grup gtownych i przejsciowych takie jak miedzy innymi:
Pb?*, Zn?*, Cr3*, AI¥*, Sn?* i Sn*, Sb3* i Sb%. Tlenki i wodorotlenki wszystkich
wymienionych jondéw sg trudno rozpuszczalne w wodzie. Jako amfolity rozwaza sie
gtdbwnie wodorotlenki, poniewaz w przypadku tlenkdw wiekszos¢ reakcji musi
przebiega¢ poprzez etap ich uwodnienia do wodorotlenkéw. Warunkiem
amfoterycznosci wodorotlenku sg niezbyt stabe i jednoczed$nie niezbyt silne
witasciwosci akceptorowe jonu metalu, wzgledem pary elektronowej atomu tlenu
w grupie wodorotlenkowej. Zwigzki amfoteryczne nalezg do stabych elektrolitow i ze
wzgledu na ich specyficzne wiasciwosci, w przypadku wodorotlenkbw mozna
zapisywac dla nich reakcje dysocjacji zasadowej, przyktadowo:

Sn(OH)2 2 Sn(OH)* + OH~
Sn(OH)* 2 Sn?* + OH-
A takze dysocjacji kwasowej, gdzie wodorotlenki traktuje sie jak teoretyczne kwasy:

Sn(OH)2 2 H* + HSNOZ~

HSnO2~ 2 H* + Sn02%-
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Jak juz wspomniano, wtasciwosci amfoteryczne zwigzkéw chemicznych mozna
wykaza¢ w reakcjach z mocnymi kwasami oraz mocnymi zasadami. Istniejg
jednoczesnie dwie koncepcje zapisu przebiegu takich reakcji. Pierwszy z nich to zapis
zgodny z klasyczng teorig kwasoéw i zasad, gdzie w reakcji z kwasem wodorotlenek
amfoteryczny zachowuje sie jak zasada, a w reakcji z zasadg zachowuije sie jak kwas.

W ponizszym przyktadzie bedzie to teoretyczny kwas H2ZnOso.
Zn(OH)2 + 2H* — Zn?* + 2H20
czgsteczkowo: Zn(OH); + 2HCI — ZnCl2 + 2H20
Zn(OH)2 + 20H- — Zn02% + 2H20
czgsteczkowo: Zn(OH); + 2NaOH — Na»ZnO:2 + 2H>0

Natomiast drugg metodg jest zapis uwzgledniajacy tworzenie zwigzku

kompleksowego w reakcji z mocng zasada:
Zn(OH)2 + 2H* — Zn?* + 2H20
czgsteczkowo: Zn(OH); + 2HCI — ZnCl2 + 2H20
Zn(OH)2 + 20H~ — [Zn(OH)4]*
czgsteczkowo: Zn(OH)2 + 2NaOH — Naz[Zn(OH)4]

W wyniku przedstawionych powyzej reakcji nastepuje rozpuszczanie trudno
rozpuszczalnego wodorotlenku cynku zarbwno w mocnym kwasie, jak i w mocnej
zasadzie, z utworzeniem klarownych i w tym przypadku bezbarwnych roztworow.
Powstaty zwigzek kompleksowy Naz[Zn(OH)4] to tetrahydroksocynkan sodu, ktory
w takiej formie wystepuje gtéwnie w roztworze. Z chwilg odparowania z roztworu wody

ulega on odwodnieniu do postaci Na2ZnO2 (cynkan sodu):
Naz[Zn(OH)4] — H20 — Na2Zn0O2

Powyzsza interpretacja moze by¢ podstawg rozwazan dotyczacych tego, ktory
zapis reakcji wodorotlenku amfoterycznego z mocng zasadg bardziej odpowiada
rzeczywistej sytuacji wystepujgcej w roztworze wodnym. Chemicy czesto wskazujg na
to, ze zapis tworzenia jondw kompleksowych (w tym przypadku [Zn(OH)4]?") powinien
by¢ stosowany, gdy reakcja przebiega wtasnie w roztworze wodnym. Natomiast zapis
zgodny z teorig klasyczng (tworzenie ZnO2%" lub czgsteczkowo Na2ZnQ2), powinien

by¢ podawany dla reakcji przebiegajgcych miedzy reagentami w postaci ciat statych
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(czesto dodatkowo z ogrzewaniem). Niemniej, dopuszcza sie oba zapisy jako réwnie

poprawne w obu przypadkach.

Niekiedy sytuacja jest nieco bardziej skomplikowana, poniewaz zapisy zgodne
z teorig klasyczng mogag uwzglednia¢ tworzenie anionéw typu meta (mniej atomow

tlenu) i typu orto (wiecej atoméw tlenu):
Al(OH)3 + OH~ — AlO2™ + 2H20 (anion metaglinianowy lub dioksoglinianowy)
Al(OH)3 + 30H~ — AlO3%- + 3H20 (anion ortoglinianowy lub trioksoglinianowy)

Relacje miedzy mozliwymi produktami reakcji wodorotlenku glinu z mocng zasadg

mozna przedstawi¢ nastepujgcym schematem:

Alor 2O, (AlOH)q
l+ 20H- l+ 20H-

A0 230, [AlOH)e-
+

H20

Podobne zaleznosci dotyczg innych wodorotlenkéw amfoterycznych kationow na +ll|
stopniu utlenienia, m.in. Cr(OH)3 i Sb(OH)s (w powyzszym schemacie wystarczy
zamiast Al wstawi¢ odpowiednio: Cr i Sb). Z kolei przyktadowo dla wodorotlenkéw
Zn(OH)z2, Pb(OH)2 i Sn(OH)2 aniondéw typu meta i orto nie wyréznia sie. Wystepujg tu
jedynie odpowiednio: ZnO2?~ anion cynkanowy, PbO2?~ anion otowianowy(ll) i SnO2?-
anion cynianowy(ll). Ponadto aniony w formach meta i orto wystepujg w przypadku

zwigzkow, ktore majg przewage witasciwosci kwasowych lub sg typowymi kwasami:

meta | + H2O —» | orto
kwas metaborowy HBO2 HsBOs | kwas ortoborowy
kwas metakrzemowy H2SiOs3 H4SiO4 | kwas ortokrzemowy
kwas metafosforowy(V) | HPOs3 HsPO4 | kwas ortofosforowy(V)
kwas metaarsenowy(lll) | HAsO2 H3AsOs | kwas ortoarsenowy(lll)
kwas metaarsenowy(V) | HAsO3 H3AsOs4 | kwas ortoarsenowy(V)
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Wykazywanie wifasciwosci amfoterycznych tlenkéw, co do zapisu reakcji
odbywa sie w sposob typowy. Dla reakcji z mocng zasadg nalezy jedynie pamietac

0 uwzglednieniu czgsteczki wody po stronie substratow:
Cr203 + 6H* — 2Cr3* + 3H20
czgsteczkowo: Cr203 + 6HCI — 2CrCl3 + 3H20
Crz203 + 20H + 3H20 — 2[Cr(OH)4]~
czgsteczkowo: Cr203 + 2NaOH + 3H20 — 2Na[Cr(OH)4]

Wiasciwosci amfoteryczne wykazujg rowniez niektére sole zawierajgce kationy,
ktérych wodorotlenki majg charakter amfoteryczny. Ogolny schemat przebiegu takich

reakcji w formie jonowej skroconej przedstawia sie nastepujgco:
e s0Ol + mocna zasada — hydroksokompleks kationu soli + anion soli
e sOl + mocny kwas — kation soli + kwas anionu soli
np.
e CrPOs + 40H — [Cr(OH)4]~ + PO43-
e CrPO4 + 3H* — Cr3* + H3POg4

Wykazywanie wtasciwosci amfoterycznych dotyczy tylko soli trudno rozpuszczalnych
w wodzie. Roztwarzanie soli dobrze rozpuszczalnych w wodzie z uzyciem kwasu lub
zasady, tak jak ma to miejsce przy wykazywaniu amfoterycznosci, ma matg

uzytecznosc¢ praktyczng.
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Réwnowagi w roztworach zwigzkéw kompleksowych

8.1. Reakcje wymiany ligandow

Kationy metali w roztworach wodnych, ale tez w statych hydratach wystepuja
w postaci akwakompleksow lub komplekséw zawierajgcych jako ligandy odpowiednie
aniony soli. Przedstawiajgc rownania reakcji najczesciej stosuje sie zapis uproszczony
(np. Cr®), nalezy jednak pamietaé, ze w rzeczywistosci mamy do czynienia
z kompleksem (np. [Cr(H20)e]**, [CrCl2(H20)4]*, zaleznie od uzytej soli). Ponizej
przeanalizowano klika przyktadow pokazujgcych réznice miedzy uproszczonymi
zapisami reakcji, a bardziej rzeczywistg sytuacjg w roztworze.

Przyktad 1.

Zapis kolejnych reakcji kationéw chromu(lll) z nadmiarem mocnej zasady, w ktérych

jony Cr3* dgzg do swojej maksymalnej trwatej LK = 6:
e Zzapisy uproszczone:
Cr3* + 30H- — Cr(OH)3|
Cr(OH)3 + OH~ — [Cr(OH)4]~
Z pominieciem wytrgcania wodorotlenku: Cr3* + 40H~ — [Cr(OH)4]~
[Cr(OH)4]~ + 20H~ — [Cr(OH)e]*~ (w duzym nadmiarze zasady)

e zapisy uwzgledniajgce wystepowanie [Cr(H20)e]>** w wyjsciowym roztworze

i niezmienng LK (nastepuje stopniowa wymiana ligandow akwa na hydrokso):
[Cr(H20)6]** + 30OH- — [Cr(H20)3(0OH)3]| + 3H20

[Cr(H20)3(0OH)3] + OH™ — [Cr(H20)2(OH)4]~ + H20

z pominieciem wytrgcania wodorotlenku:

[Cr(H20)6]** + 40H- — [Cr(H20)2(OH)4]~ + 4H20

[Cr(H20)2(OH)4]~ + 20H~ — [Cr(OH)e]*>~ + 2H20 (w duzym nadmiarze zasady)

103



Kompleksy [Cr(H20)s]** (barwa granatowo-fioletowa) wystepujg w roztworze Cr(NO3)s
ze wzgledu na stabe wtasciwosci kompleksujgce NO3~. Gdyby zrodtem kationow Cr3*
byta sél CrCls, w jej roztworze wystepowatyby gtdownie kompleksy chlorkowe typu
[CrCl2(H20)4]* (barwa ciemnozielona) lub [CrCI(H20)s]?* (barwa jasnozielona).

Przykiad 2.

Zapis kolejnych reakcji kationow kadmu z nadmiarem amoniaku, w ktérych jony Cd?*

utrzymujg swojg maksymalng trwatg LK = 4:
e Zzapisy uproszczone:
Cd?* + 2NH3-H20 — Cd(OH)2| + 2NH4*
Cd(OH)2 + 4NH3-H20 — [Cd(NH3)4]?* + 20H- + 4H20
z pominieciem wytrgcania wodorotlenku: Cd?* + 4NH3-H20 — [Cd(NH3)4]?* + 4H20

e zapisy uwzgledniajgce wystepowanie [Cd(H20)4]>* w wyj$ciowym roztworze

i niezmienng LK (nastepuje wymiana ligandéw akwa na amina):
[Cd(H20)4]?* + 2NH3-H20 — [Cd(H20)4](OH)2| + 2NHa4*
[Cd(H20)4](OH)2 + 4NH3-H20 — [Cd(NH3)4]?* + 20H- + 8H20

Z pominieciem wytrgcania wodorotlenku:

[Cd(H20)4]?* + 4NH3-H20 — [Cd(NH3)4)?* + 8H20

Kompleksy [Cd(H20)4]?* wystepujg w wodnym roztworze Cd(NOs)2 ze wzgledu na
stabe wiasciwosci kompleksujgce aniondw NO3~. Gdyby zrédtem kationdw kadmu byta
sél CdCl2, w jej roztworze wystepowatyby gtéwnie kompleksy chlorkowe. W obu
przypadkach roztwér jest bezbarwny.

Przykiad 3.

Zapisy kolejnych reakcji kationéw cyny(ll) z nadmiarem mocnej zasady, w ktorych jony

Sn?* utrzymujg swojg maksymalng trwatg LK = 4:
e Zapisy uproszczone:
Sn?* + 20H- — Sn(OH)2|
Sn(OH)2 + 20H~ — [Sn(OH)4]?~

z pominigeciem wytrgcania wodorotlenku: Sn?* + 40H- — [Sn(OH)4]*-

104



e zapisy uwzgledniajgce wystepowanie [SnClsg>~ w wyjsciowym roztworze
i niezmienng LK (nastepuje wymiana ligandéw chloro na hydrokso i przejsciowo

akwa):

[SNCl4]>~ + 20H~ + 2H20 — [Sn(H20)2(OH)2]| + 4CI-

[Sn(H20)2(OH)2] + 20H~ — [Sn(OH)4]?>~ + 2H20

z pominieciem wytrgcania wodorotlenku: [SnCls]* + 40H- — [Sn(OH)4)?>- + 4CI-

Kompleksy [SnCl4]>~ wystepujg w roztworze SnCl2 poniewaz jest on najczesciej
przygotowywany z dodatkiem HCI, ktéry petni funkcje stabilizatora opdzniajgcego
hydrolize kationéw cyny(ll), wskutek ktérej roztwor staje sie metny (wiecej informaciji
na ten temat znajduje sie w rozdziale dotyczacym hydrolizy). Ze wzgledu na dodatek
kwasu, kompleks [SnCls]>~ w zapisie czgsteczkowym to H2[SnCls] (mocny kwas

rozpuszczalny w wodzie).

Opisane wyzej wymiany ligandéw wigzg sie z pojeciem trwatosci kinetycznej
kompleksu, ktéra dotyczy szybkosci wymiany ligandow w pierwszej sferze
koordynacyjnej. Biorgc pod uwage te wiasciwosc¢, kompleksy dzieli sie na labilne
i inertne. Zaktada sie, ze w przypadku kompleksow labilnych catkowita wymiana
ligandéw nastepuje w czasie krotszym niz 1 minuta. Istniejg jednak jony metali, dla
ktorych reakcje wymiany wybranych ligandéw przebiegajg znacznie wolniej, nawet do
kliku godzin. Mamy wowczas do czynienia z kompleksami inertnymi, inaczej zwanymi

bezwladnymi lub biernymi.

Najczesciej spotykane w analizie jakosciowej reakcje wymiany ligandéw (akwa
na hydrokso lub amina) mozna podsumowaé nastepujgcymi schematami, na

przyktadzie komplekséw kationu Zn?*:

Zn(H0)P* 2 [Zn(H20R(OH)l, =  [Zn(OHuP-

NH, NH;
[Zn(H20)4]>* 2 [Zn(H20)2(0OH)2] 2 [Zn(NHz3)4]?*
H,;0" H,0"

Analizujgc  powyzsze zapisy wida¢, ze tworzenie hydroksokompleksow
i aminakompleksow jest odwracalne i w obecnosci jonow HzO* (dodatek kwasu)
nastepuje protonacja OH- oraz NHs, prowadzgca do odtworzenia akwakompleksu.

Zatem kwas reagujgc z ligandami o charakterze zasadowym jest w stanie zniszczy¢
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odpowiednie kompleksy. Innym przyktadem tego typu jest rozpuszczenie osadu AgCl
w roztworze amoniaku, a nastepnie dodanie kwasu, wskutek czego osad ponownie

wytraca sie:
[Ag(H20)2]* + CI- — AgCIl| + 2H20 (wytracenie biatego osadu)
AgCl + 2NH3-H20 — [Ag(NH3)2]" + CI~ + 2H20 (klarowny roztwor)
[Ag(NH3)2]* + CI- + 2H* — AgCI| + 2NHa4* (wytracenie biatego osadu)

Opisany wyzej zestaw reakcji jest typowym postepowaniem pozwalajgcym na
zidentyfikowanie jonow Ag* w badanym roztworze. Postepowanie to opiera sie na
nastepujgcym po sobie tworzeniu i niszczeniu kompleksu [Ag(NHs)2]*. Na tej
podstawie wida¢ réznice w zachowaniu dwoch réznych kompleksoéw tego samego
kationu, gdzie [Ag(H20)2]" jest w stanie wytraci¢ osad z CI-, a [Ag(NH3)2]" osadu z CI-
nie wytrgci. Przykfad ten jednoczesnie pokazuje réznice w trwatosci zwigzania
ligandéw z jonem centralnym, gdzie ligandy NH3 sg zwigzane z Ag* znacznie silniej niz

ligandy H20.

Podobnie jak opisane wyzej reakcje wymiany ligandéw, réwniez zapis reakcji
hydrolizy moze uwzglednia¢ wystepowanie odpowiednich kompleksow. W wodnych
roztworach soli kationdw pochodzgcych od stabych zasad i mocnych kwasow zachodzi
hydroliza kationowa objawiajgca sie odczynem kwasowym. Bezposrednio jest

to spowodowane reakcjg deprotonacji skoordynowanych czgsteczek wody.

Przyktadowo:
[Cr(H20)6]** + H20 2 [Cr(H20)s(0OH)]?* + H30* Kh1
[Cr(H20)5(OH)]2* + H20 2 [Cr(H20)4(OH)2]* + H30* Kn2
itd. — kolejne reakcje hydrolizy zachodzg coraz stabiej Knt >> Kne

Dodanie jonéw OH- do roztworu powoduje przesuniecie rownowagi reakcji w prawo.
Wiekszy nadmiar mocnej zasady generuje reakcje opisane w Przyktadzie 1 (patrz
strona 103), czyli w konsekwencji wytrgcenie osadow akwahydroksokomplekséw
([Cr(H20)x(OH)3]]), w ktérych rzeczywista, doktadna liczba czgsteczek wody jest
trudna do ustalenia. W formie uproszczonej zapisujemy je w postaci wodorotlenkéw
lub uwodnionych tlenkéw, wiec dla zwigzkéw chromu(lll) bedzie to Cr(OH)s lub
Cr203-nH20.
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8.2. Stata trwatosci kompleksu

8.2.1. Definicja

Przyjmijmy zatozenie, ze kompleks powstaje w wyniku przytgczania ligandéw
w kolejnych reakcjach, gdzie M to atom centralny (metal lub jon metalu) pierwotnie

nieposiadajgcy w swoim otoczeniu zadnych liganddw, a L to ligand:

[ML]
— =
M+L2ML 1= M 10
—_[MLg]
ML + L 2 MLz Ko= i
— _[MLg]
— =
MLZ +L =4 ML3 K3 MLy - [L]

Jak wida¢, dla kazdego etapu tego procesu mozna zapisaC odpowiednig statg
rownowagi reakcji: K1, K2, Ks, ktdora w tym przypadku nazywana jest stopniowg lub

czastkowa stalg trwatosci kompleksu. Sumarycznie:

ML,
M+ nL 2 MLn By= o

anK']'KZ""'Kn

Z kolei stata réwnowagi reakcji sumarycznej nosi nazwe skumulowanej stalej
trwatosci i oznaczana jest symbolem Bn. Za kompleks termodynamicznie trwaty
uwaza sie taki, dla ktorego B ma warto$¢ rzedu 107-108. Ponizej przedstawiono
przyktady reakcji tworzenia wybranych komplekséw z uwzglednieniem etapow oraz

wyrazen statych trwatosci.

[Fe(CN)e]*
Skiad: kation Fe?* oraz 6 ligandéw CN-, wiec 6 etapow tworzenia kompleksu:

_[[Fe(CN)I"]

Etap 1: Fe®* + CN- 2 [Fe(CN)]* 1= [Fe?] - [CN]

[[Fe(CN)2 ]

Etap 2: [Fe(CN)]* +CN- 2 [Fe(CN)2] K2=[ [Fe(CN)]*] . [CN—]
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[[Fe(CN)sI" ]
[[Fe(CN)2]] - [CNT]

Etap 3: [Fe(CN)2] + CN- 2 [Fe(CN)s]~ K=

[ [Fe(CN)4J*"]
[[Fe(CN)sJ"] - [CN]

Etap 4: [Fe(CN)s]- + CN- 2 [Fe(CN)4]* K4=

[ [Fe(CN)s]* ]
[ [Fe(CN)4J*"]- [CN]

Etap 5: [Fe(CN)a2 + CN- 2 [Fe(CN)s]>~  Ks=

[ [Fe(CN)e]* ]

Etap 6 [Fe(CN)el”™ + CN" 2 [Fe(CN)I™ Ko™ [ Ny 1 - [ON

Reakcja sumaryczna i stata skumulowana:

[ [Fe(CN)e]*"]
[Fe?*] - [CNT°

Fe2* + BCN- 2 [Fe(CN)sl*~ By = Ki-Ko-KgKy-Ks K =

[Zn(NH3)4]?*
Sktad: kation Zn?* oraz 4 ligandy NH3s, wiec 4 etapy tworzenia kompleksu:

_[[Zn(NHa3)]** ]
 [Zn?*] - [NH3]

Etap 1: Zn2* + NH3 2 [Zn(NHa)]?* Ki

[ [Zn(NHs)2]*" ]
[ [Zn(NH3)?* T - [NH3]

Etap 2: [Zn(NHa)]2* + NH3 2 [Zn(NH3)2]?*  K,=

[ [Zn(NHs)s]*" ]
[ [Zn(NH3)2]?*] - [NHs]

Etap 3: [Zn(NH3)2]?* + NH3 2 [Zn(NH3)3]?* K=

[ [Zn(NHa)aJ*" ]

Etap 4: [Zn(NHa)s[*" + NHa 2 [Zn(NHa) ™ Ke= o sor N

Reakcja sumaryczna i stata skumulowana:

[ [Zn(NHs)a]**]
[Zn?*] - [NH3]*

Zn?* + 4NHs 2 [Zn(NH3)a)?* B, = Ki-KoK3Ky =

8.2.2. Porownywanie statych trwatosci komplekséw

Jak juz wspominano, tworzenie sie zwigzkow kompleksowych danego kationu
metalu w roztworze wodnym jest wynikiem stopniowej wymiany czgsteczek H20 (lub

innych) z otoczenia koordynacyjnego atomu centralnego akwakationu na inne ligandy.
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Ustala sie przy tym szereg rownowag zaleznych od stezenia wprowadzanego nowego
ligandu. Przyktadowo, gdy do roztworu [Cu(H20)e]** dodajemy roztwdr amoniaku,
podstawienie czgsteczek wody amoniakiem odbywa sie przez stopniowg ich wymiane

w akwakompleksie:
1. [Cu(H20)]2* + NHs 2 [Cu(H20)s(NHa)2* + Hz0 B1 = Ki
2. [Cu(H20)s(NH3)|?* + NH3 2 [Cu(Hz20)s(NHa)z]?* + H:0 Bz = KK
3. [Cu(H20)4(NH3)2]?* + NH3 2 [Cu(H20)3(NH3)3]?* + H2O B3 = Ki-K2-K3
4. [Cu(H20)3(NH3)3]?* + NH3 2 [Cu(H20)2(NH3)4]?* + H20 B4 = K1-K2'Ks-Ka

Jon [Cu(H20)6]** pozostaje w rownowadze nie tylko z amoniakiem i wodg, ale
i z innymi jonami kompleksowymi. Zaktdcenie jednej rownowagi powoduje zmiane
pozostatych. Dodanie stosunkowo niewielkiej ilosci NHz(aq) do roztworu zawierajgcego
jony [Cu(H20)e]** powoduje, ze tworzg sie gtdwnie jony kompleksowe
[Cu(H20)5(NH3)]?*. Dodawanie kolejnych porcji amoniaku przesuwa stan réwnowagi
reakcji nastepczych 2—4 w kierunku tworzenia [Cu(H20)2(NHas)4]?*. Przy zatozeniu, ze
stezenie wody jest state, kolejne state trwatosci dla kompleksow powstajgcych
w reakcjach 1-4 majg nastepujgce wartosci: Ki=1,4-10%; K2=3,1:10%; K3=8-107;
Ks=1,4-102. Im wyzsza jest wartos¢ liczbowa statej rownowagi danej reakcji, tym
wieksze jest stezenie powstajgcego kompleksu, a wiec rowniez wieksza jest jego
trwato$¢. Porownujgc state K1, Kz, K3 i K& mozna tatwo zauwazy€, ze z atomem
centralnym najsilniej zwigzany jest pierwszy ligand amoniaku, kolejne ligandy wigzane

sg coraz sfabiej.
Reakcja sumaryczna: [Cu(H20)e]?* + 4NH3 2 [Cu(H20)2(NH3)4]?* + 4H20
Skumulowana stata trwatosci:  Bs = K1-K2-K3-Ks = 4,9-10"2

Skumulowane state trwatosci w literaturze podawane sg najczesciej w postaci
logBn (nie myli¢ z logarytmem ujemnym). Poréwnujgc ze sobg skumulowane state
trwatosci dwdch réznych komplekséw o takim samym atomie centralnym mozna
przewidzie¢, ktory z nich bedzie trwalszy w danych warunkach oraz oceni¢ mozliwosé
wymiany dowolnych ligandow w kompleksie tego atomu centralnego. Porownywac
mozna bezposrednio wartosci logBn lub na ich podstawie oblicza¢ i porownywac fn.

W obu przypadkach kompleks jest tym trwalszy, im wieksza warto$¢ liczbowa log3n lub

Bn.
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8.2.3. Analiza przyktadow

Rozwazmy przyktady problemowe dotyczgce komplekséw kationdw Fe3*, dla

ktorych wiadomo, ze:

e sporzadzajgc roztwdr soli  zelaza(lll) z uzyciem FeCls otrzymujemy
pomaranczowy roztwor, w ktérym moze wystepowa¢ miedzy innymi kompleks
[FeCla(H20)2],

e roztwér kompleksu [Fe(SCN)es]*>~ ma barwe krwistoczerwona,

o roztwor kompleksu [FeF3(H20)s] jest bezbarwny.

Przykiad 1.

Czy po dodaniu do roztworu zawierajgcego [FeCls(H20)2]- odpowiedniej ilosci
jonéw SCN- (np. w postaci roztworu NaSCN) zauwazymy krwistoczerwone

zabarwienie?

Siegajgc do tablic widzimy, ze dla ligandu CI~ (H20 pomija sie) i jonu metalu
Fe3* wartosé logBs wynosi —2,6. Skupiamy sie na logBs ze wzgledu na 4 ligandy CI-

w podanym wyzej wzorze.

Dla dodawanego ligandu SCN- i jonu metalu Fe3* warto$¢ logBs wynosi 4,0.

Skupiamy sie na logBs ze wzgledu na 6 ligandow SCN~ w podanym wyzej wzorze.

Poréwnujemy wartosci: —2,6 < 4,0. Zatem kompleks [Fe(SCN)s]*- jest bardzie;
trwaty niz kompleks [FeCla(H20)2]~. Przemiana kompleksu mniej trwatego w bardziej
trwaty jest mozliwa, dlatego odpowiedz na pytanie brzmi TAK. Przemiana odwrotna
nie bylaby mozliwa, czyli dodawanie roztworu zawierajgcego jony CI- do
krwistoczerwonego [Fe(SCN)s]*-, niezaleznie od ilo$ci dodanych ClI-, nie spowoduje

zmiany zabarwienia na pomaranczowy, odpowiadajgcy kompleksowi [FeCls(H20)2].

Przykiad 2.

Czy po dodaniu do roztworu zawierajgcego [FeClis(H20)2]- odpowiedniej ilosci

jonéw F~ (np. w postaci roztworu NH4F) zauwazymy odbarwienie roztworu?

Siegajgc do tablic widzimy, ze dla ligandu CI~ (H20 pomija sie) i jonu metalu
Fe3* warto$é logBs wynosi —2,6. Skupiamy sie na logB4 ze wzgledu na 4 ligandy CI-

w podanym wyzej wzorze.
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Dla dodawanego ligandu F~ (H20 pomija sie) i jonu metalu Fe3* warto$¢ logBs
wynosi 11,9. Skupiamy sie na logBs ze wzgledu na 3 ligandy F~ w podanym wyzej

wzorze.

Poréwnujemy wartosci: —2,6 < 11,9. Zatem kompleks [FeF3(H20)s] jest znacznie
bardziej trwaty niz kompleks [FeClas(H20)2]-. Przemiana kompleksu mniej trwatego
w bardziej trwaty jest mozliwa, dlatego odpowiedz na pytanie brzmi TAK. Przemiana
odwrotna nie bytaby mozliwa, czyli dodawanie roztworu zawierajgcego jony CI~ do
bezbarwnego [FeF3(H20)s], niezaleznie od ilosci dodanych CI-, nie spowoduje zmiany

zabarwienia roztworu na pomaranczowy, odpowiadajgcy kompleksowi [FeCls(H20)2] .

Przykiad 3.

Czy po dodaniu do roztworu zawierajgcego [Fe(SCN)s]*~ odpowiedniej ilosci

jonéw F~ (np. w postaci roztworu NH4F) zauwazymy odbarwienie roztworu?

Siegajac do tablic widzimy, ze dla ligandu SCN- i jonu metalu Fe3* warto$¢ logBs
wynosi 4,0. Skupiamy sie na logBs ze wzgledu na 6 ligandéw SCN-w podanym wyze;j

wzorze.

Dla dodawanego ligandu F~ (H20 pomija sie) i jonu metalu Fe3* wartosé logBs
wynosi 11,9. Skupiamy sie na logBs ze wzgledu na 3 ligandy F~ w podanym wyzej

wzorze.

Poréwnujemy wartosci: 4,0 < 11,9. Zatem kompleks [FeF3(H20)3] jest bardziej
trwaty niz kompleks [Fe(SCN)e]*>~. Przemiana kompleksu mniej trwatego w bardziej

trwaty jest mozliwa, dlatego odpowiedz na pytanie brzmi TAK.

Przykiad 4.

Czy po dodaniu do roztworu zawierajacego [FeF3(H20)s] odpowiedniej ilosci
jonébw SCN- (np. w postaci roztworu NaSCN) roztwér zabarwi sie na

krwistoczerwono?

Siegajgc do tablic widzimy, ze dla ligandu F~ (H20 pomija sie) i jonu metalu Fe3*
wartos¢ logBs wynosi 11,9. Skupiamy sie na logBs ze wzgledu na 3 ligandy F~

w podanym wyzej wzorze.

Dla dodawanego ligandu SCN- i jonu metalu Fe3* warto$é logBs wynosi 4,0.

Skupiamy sie na logBs ze wzgledu na 6 ligandow SCN~ w podanym wyzej wzorze.
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Poréwnujemy wartosci: 11,9 > 4,0. Zatem kompleks [Fe(SCN)s]*~ jest mniej
trwaty niz kompleks [FeF3(H20)s]. Przemiana kompleksu bardziej trwatego w mnie;j

trwaty nie jest mozliwa, dlatego odpowiedz na pytanie brzmi NIE.

Uwaga praktyczna

Tablice zawierajg najczesciej skumulowane state trwatosci (B), dlatego zawsze
odczytuje sie jedng, konkretng wartos¢, tak jak zostato to opisane w przyktadach
powyzej. Najczestsze btedy dotyczg mnozenia kolejnych wartosci 3, np. odczytujgc
wartos¢ 34 nie mnozy sie B1-B2:B3:B4. Mnozenie dotyczy tylko statych czgstkowych

oznaczanych symbolem K, ktére w tablicach sg rzadko spotykane.
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Odczyn i pH, roztwory buforowe

9.1. Odczyn i pH roztworu

Odczyn roztworu odgrywa bardzo istotng role w przebiegu wielu reakciji
chemicznych, réwniez tych zachodzgcych w organizmach zywych. Od niego moze
zaleze€¢ czy dana reakcja zajdzie, jaka bedzie jej szybkosC oraz jakie powstang
produkty. Do matematycznego wyrazania odczynu roztworu stosuje sie wyktadnik

stezenia jonéw H*, czyli pH (ang. power of Hydrogen, tac. potentia Hydrogenii).

Okreslenia ,odczyn” i ,pH” sg ze sobg powigzane, ale nie sg tozsame w kazdym
kontekscie. Odczyn jest opisem jakosciowym w trzech wariantach: kwasowy
(nieformalnie: kwasny), obojetny i zasadowy (alkaliczny). Natomiast pH jest opisem
ilosciowym przyjmujgcym konkretne wartosci liczbowe. Czesto spotykane potoczne
okreslenie typu ,pH kwasowe” jest merytorycznie niepoprawne i nalezy go unikac

(zamiast niego mozna uzy¢ np. okreslenia typu ,pH < 77).

9.1.1. Obliczanie pH i pOH

Aby przypomnie¢ z czego wynika wyrazenie pozwalajgce na obliczenie pH
roztworu, nalezy przyjrze¢ sie blizej wtasciwosciom wody jako elektrolitu. Woda jest
rozpuszczalnikiem o odczynie obojetnym i stabym elektrolitem. Jej czgsteczki

w bardzo matym stopniu ulegajg dysocjaciji:
H20 + H20 2 H3O* + OH-
lub w postaci uproszczone;j:
H20 2 H* + OH~
W powyzszej reakcji ustala sie rownowaga opisywana wyrazeniem na statg dysocjacji:

_ H'T[OHT]

= TH,00
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Wartos¢ tej statej w temperaturze 25 °C wynosi:
K=1,8-10""6

Woda jako nieznacznie dysocjujgcy elektrolit, ulega autoprotolizie w niewielkim
stopniu. Szacuje sie, ze na okoto 556 milionow czgsteczek wody tylko jedna ulega
dysocjacji. W zwigzku z tym mozna przyjg¢, ze stezenie niezdysocjowanych

czgsteczek wody pozostaje praktycznie state i wynosi:
[H20] =~ 55,6 mol/dm3

Mnozgc obie strony wyrazenia na statg dysocjacji wody przez [H20], otrzymujemy

postac:
K:[H20] = [H*]-[OH"]

Tym sposobem dwie state, ktérych wartosci liczbowe sg znane, znajdujg sie po jednej

stronie réwnania. Podstawiajgc:
1,8:10716 - 55,6 = [H*]-[OH"]
10~'4 = [H*]-[OH"]

lloczyn dwdch statych K i [H20] przyjeto oznaczaé symbolem Kw i nazwano iloczynem

jonowym wody:
Kw = [H*]-[OH"] = 1-10-14

lloczyn jonowy wody okresla zaleznos¢ miedzy stezeniami jonow H* i OH~ zaréwno
w czystej wodzie, jak i w roztworach kwasow lub zasad. Jest to wielkos¢ stata w danej
temperaturze. W 25 °C warto$¢ Kw wynosi 1:10~'4, jednakze wzrost temperatury
powoduje zwiekszenie stopnia dysocjacji wody i wzrost wartosci liczbowej Kw, a co za
tym idzie wzrost stezenia jondw H* i OH-, czyli spadek pH. W ten spos6b woda
w temperaturze wrzenia ma pH ok. 6, cho¢ jej odczyn nadal jest obojetny, bo
[H*] = [OH] = 107°5.

Ze statoéci iloczynu jonowego wody wynika, ze jezeli w roztworze wzrosnie
stezenie jondw H* (na przyktad poprzez dodanie kwasu), to rownocze$nie musi zmale¢
stezenie jondw OH- tak, aby iloczyn [H*]-[OH"] pozostat niezmieniony i wynosit 1014,
W czystej wodzie stezenia kationébw wodoru i anionbw wodorotlenkowych sg sobie

rowne. Zatem jezeli:
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e [H*[OH] = 1-10-™ i [H*]=[OH]=v10™"* = 107 mol/dm?3, to roztwér ma odczyn
obojetny,

e [H'1>[OHT] ([H]> 107 mol/dm?), to roztwér ma odczyn kwasowy,
e [OH] > [H*'] (IOH] > 10-7 mol/dm?), to roztwdr ma odczyn zasadowy.

W kazdym roztworze, zarowno kwasowym, jak i zasadowym, sg obecne oba rodzaje
jondéw, a odczyn zalezy od przewagi jednego rodzaju nad drugim. Stezenia jonow H*

i OH~ w roztworze wodnym nigdy nie spadajg do zera.

Aby uproscic¢ zapis, zamiast stezenia kationow wodoru podawanego w notacji
z dziesigtkg o ujemnej potedze, wprowadzono ujemny logarytm dziesietny stezenia

tych jonoéw, nazywany wyktadnikiem stezenia jonéw H* i oznaczony symbolem pH:

pH = —log[H"]
czyli

[H*] = 10-PH
Podobnie jest w przypadku pOH:
pPOH = —log[OH"]

czyli

[OH-] = 10-POH
lloczyn jonowy wody mozna zatem zapisa¢ dwoma sposobami:

[H*]'[OH]=1-10""* & pH+pOH =14

Wyprowadzajgc zaleznos¢ pH + pOH = 14, punktem wyjscia jest iloczyn jonowy wody

w temperaturze 25 °C:
[H*]-[OH] = 104
Logarytmujgc obustronnie otrzymujemy:
log[H*] + log[OH"] = log(10~"4) = —14
Zamieniajgc logarytmy na definicje pH i pOH:
—pH —pOH = -14

Po przeksztatceniu otrzymujemy ostateczng zaleznosc¢:
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pH + pOH = 14
Jezeli:
e pH=pOH =7, to roztwor ma odczyn obojetny,
e pH <7, to roztwor ma odczyn kwasowy,
e pH>7, to roztwdér ma odczyn zasadowy.

Gdy stezenie jondw H* rosnie, wzrasta kwasowos¢ roztworu i wartosé liczbowa pH
maleje. Jezeli wzrasta stezenie jondw OH-, zwieksza sie zasadowosC roztworu
i wzrasta wartosc liczbowa pH. Dziesieciokrotny wzrost stezenia kationow wodoru
powoduje zmniejszenie pH o jeden. W praktyce korzysta sie ze skali pH w przedziale
od 0 do 14, poniewaz pierwotnie zostata zdefiniowana dla niezbyt stezonych
roztwordw, w ktérych jony H* majg odpowiednig aktywnos$¢, umozliwiajgcg wiarygodny
pomiar pH metodg potencjometryczng (patrz dalej). W takich roztworach aktywnos$é
kationdw wodoru, a wtasciwie wspotczynnik ich aktywnosci (patrz rozdziat 7) nie jest
brany pod uwage w klasycznych obliczeniach. Jest to natomiast konieczne
w wyzszych stezeniach roztworow (pH < 0 i > 14), poniewaz wowczas wspotczynnik
aktywnosci w sposob istotny wptywa na uzyskany wynik. Korzystanie ze skali pH poza

zakresem 0-14 ma jednak mate znaczenie praktyczne.

Wszystkie zaleznosci dotyczgce pH, pOH, stezen jonéw H* i OH~ oraz odczynu,

w sposob schematyczny dobrze oddaje nastepujgce zestawienie:

[H*] 100 |10-"| 102|103 10#|105|10¢| 107 |10%|10°|10-"°{10-"|10-'2|10-"3|10-"4

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

odczyn kwasowy obojetny zasadowy

pOH 14 |13 |12 | 11 | 10| 9 8 7 6 5 4 3 2 1 0

[OH] |[10-'4{10-'3|10-'2|10-""|10-"°| 10-° | 108 | 107 |10%|10°|10*|10-3|10-2|10-"| 100

9.1.2. Okreslanie pH roztworu

Okreslanie pH badanego roztworu mozna przeprowadzi¢ metodg wizualng lub
instrumentalng. W pierwszej z nich pH odczytuje sie na podstawie obserwacji zmiany
zabarwienia odpowiedniego wskaznika. W metodzie instrumentalnej pH wyznacza sie

elektrochemicznie z wykorzystaniem pehametru.
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9.1.2.1. Metoda wizualna (wskazniki kwasowo-zasadowe)

Wskazniki kwasowo-zasadowe (indykatory) to zwigzki, ktére zmieniajg swojg
barwe w zaleznosci od pH roztworu. Najczesciej sg to substancje organiczne
o charakterze stabych kwasow lub stabych zasad, ktorych jony majg inne zabarwienie
niz formy niezdysocjowane. Dysocjacje wskaznika o charakterze stabego kwasu,
oznaczonego W uproszczeniu jako HInd, gdzie Ind oznacza indykator, mozna

schematycznie przedstawi¢ réwnaniem:
Hind + H20 2 H3O" + Ind-
lub w postaci uproszczonej:
Hind 2 H* + Ind~
W powyzszej reakcji ustala sie rownowaga opisywana wyrazeniem na statg dysocjaciji:

_ [H'[Ind]
Hind — W

Po przeksztatceniu powyzszego wyrazenia otrzymujemy zaleznos¢ okreslajgca

wartos¢ pH roztworu, w ktorym obecny jest wskaznik:

[Ind‘])

Jest to zapis analogiczny do réwnania Hendersona-Hasselbalcha, ktére opisuje pH
roztworéw buforowych (patrz dalej). W tym przypadku moéwi on, ze wartos¢ pH

roztworu zalezy od stosunku stezeh dwoch form wskaznika:
e formy zjonizowanej Ind-, ktéra ma swojg barwe,
e formy niezjonizowanej Hind, ktéra ma barwe inng niz barwa Ind-.
Jezeli zatem:
e [IndT] >> [HInd] widoczna jest barwa formy zjonizowanej,
e [HInd] >> [Ind"] widoczna jest barwa formy czgsteczkowej,
e [HInd] = [Ind~] barwa jest posrednia (mieszana).
Szczegdlny przypadek wystepuje wtedy, gdy stezenia obu form sg rowne. Wéwczas:

Ind™
[Ind]=[HInd] = log (%) =log(1)=0 = pH=pKqg
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Innymi stowy, wskaznik ma barwe posrednig doktadnie przy pH réwnym jego wartosci
pKind. Z tego powodu przyjmuje sie, ze zmiana zabarwienia danego wskaznika

zachodzi w przyblizeniu gdy:
pH = pKind £ 1
czyli tam, gdzie stosunek stezen obu form rézni sie co najmniej dziesieciokrotnie.

Zgodnie z regulg Le Chateliera, dodanie jonéw H* do roztworu przesuwa
rownowage dysocjacji wskaznika w lewo, czyli w strone tworzenia czgsteczek Hind.
Z kolei obecnos¢ nadmiaru jonéw OH- (wigzgcych H*) przesuwa réwnowage w prawo,
czyli w kierunku tworzenia Ind-. Zmiana pH prowadzi zatem do zmiany dominujgcej
formy wskaznika, a co za tym idzie zmiany jego barwy. Jest to uproszczony opis
mechanizmu dziatania wskaznikow. W praktyce wiele wskaznikdw cechuje sie bardziej
ztozong budowg i mogg w nich zachodzi¢ dodatkowe procesy, takie jak przemiany
tautomeryczne, konformacyjne, rezonansowe czy wieloetapowe przejscia barwne, tak
jak ma to miejsce w przypadku wskaznikow majgcych wiecej niz jeden zakres zmiany

barwy.

Wskazniki kwasowo-zasadowe mogg by¢ stosowane w postaci roztworow lub
papierkdw wskaznikowych. Do najbardziej popularnych i najczesciej uzywanych
wskaznikow stosowanych w postaci roztworéw nalezg fenoloftaleina oraz oranz
metylowy. Obie substancje sg ciatami statymi. Fenoloftaleina wystepuje w postaci
biatego proszku, trudno rozpuszczalnego w wodzie, dlatego wykorzystywany jest jej
roztwor alkoholowy lub alkoholowo-wodny. Z kolei oranz metylowy wystepuje w postaci
pomaranczowego proszku rozpuszczalnego w wodzie (s6l sodowa ztozonego zwigzku
organicznego), zatem korzysta sie z jego rozcienczonego roztworu wodnego, rzadziej

wodno-alkoholowego.

Papierki wskaznikowe (Rys. 9.1) sg natomiast paskami bibuty, ktére nasgcza
sie roztworem wskaznika (lub wskaznikéw) i suszy. Aby okreslic pH badanego
roztworu zwilza sie nim papierek i porownuje powstate zabarwienie z dotgczong skalg.
Papierki mogg by¢é nasgczone pojedynczymi wskaznikami (np. lakmusem, fioletem
metylowym) lub mieszaning wskaznikéw i wéwczas sg to tzw. uniwersalne papierki
wskaznikowe. Zaletg papierkéw uniwersalnych jest to, ze zmieniajg barwy w szerokim
zakresie pH (zwykle co jednostke), natomiast wadg sg trudnosci z doktadnym

odczytem, poniewaz barwy lezgce obok siebie na skali mogg rozni¢ sie nieznacznie.
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Do doktadniejszego okre$lania pH stuzg specjalne papierki wskaznikowe, ktore nie
obejmujg catego zakresu, lecz jego waski przedziat (np. pH od 1,0 do 2,8). Wystepujg
tez papierki uniwersalne posiadajgce kilka pol barwnych i wéwczas konkretng warto$¢
pH odczytuje sie na podstawie okreslonego na skali porownawczej uktadu barw.
Wiekszos¢ wskaznikdw uzywanych do nasgczania papierkbw mozna tez stosowac

w postaci roztwordw.
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Rys. 9.1. Papierki wskaznikowe: A — uniwersalne w wersji klasycznej (ksigzeczka do odrywania i ciecia),

B — typ ,Duotest” z dwoma polami barwnymi, C — paski typu ,pH-fix” z czterema polami barwnymi.

Kazdy wskaznik zmienia swoje zabarwienie stopniowo w pewnym przedziale
pH, nazywanym zakresem wskaznikowym |ub inaczej zakresem zmiany barwy.
W zakresie tym obserwowane sg barwy posrednie/przejsciowe. Przykitadowo
powszechnie znany oranz metylowy o zakresie zmiany barwy 3,2—4,5 moze w tym
przedziale pH przyjmowaC zabarwienie pomaranczowo-czerwone. Zakres
wskaznikowy jest zalezny od stezenia jakie wskaznik osigga w roztworze, do ktérego

zostat dodany. Pod katem mozliwosci zmian zabarwienia wskazniki dzielg sie na:
e jednobarwne — tylko jedna posta¢ wykazuje zabarwienie (np. fenoloftaleina),

e dwubarwne — obie formy sg zabarwione (np. oranz metylowy, lakmus), a barwa

roztworu zalezy od stosunku stezeh dwoch form wskaznika,

e wielobarwne — wykazujg trzy lub cztery rézne barwy, czyli dwa lub trzy zakresy

wskaznikowe (np. fiolet metylowy, btekit tymolowy),

e fluorescencyjne (fluoresceina) — w zaleznosci od pH zmienia sie odcien ich
fluorescencji w sSwietle UV, majg zastosowanie przy okreslaniu odczynu

roztworéw metnych lub zabarwionych.
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W Tabeli 9.1 zestawiono wybrane wskazniki wraz z barwami we wiasciwych
odczynach. Nalezy mie¢ na uwadze, ze podane barwy mogg w pewnym stopniu

odbiegac od obserwowanych w rzeczywistoSci.

Tabela 9.1. Wybrane wskazniki i ich charakterystyka barwna.

Zakres
Wskaznik zmiany barwy Barwy wskaznika (pH)
(pH)
Fenoloftaleina 8,2-9,8 VR v 9.8 — 12,0 >12,0
Oranz 32-45 >4,5
metylowy
Lakmus 50-8,0 <5,0 > 8,0
Fiolet 0.1-06
metviow 1,0-15 <0,1 06-10 15-20 >3,0
ylowy 2,0-3,0
Uniwersalne jest ich wiele
papierki (np. m 8 ‘ 9 10 11 12 13 14
wskaznikowe co jednostke)

* znacznie ponizej pH = 0 (stezone roztwory kwaséw) mozliwe jasnopomaranczowe zabarwienie

9.1.2.2. Metoda instrumentalna (potencjometryczna)

Wyznaczanie pH metodg potencjometryczng, okreslane skrétowo jako
pehametria, polega na pomiarze roznicy potencjatow pomiedzy dwoma elektrodami
umieszczonymi w badanym roztworze: elektrodg czutg na jony H* (najczesciej tzw.
elektroda szklana) i elektrodg odniesienia (np. elektroda chlorosrebrowa). Obecnie
najczesciej sg one tgczone w tzw. elektrode kombinowang i znajdujg sie w jednej
wspolnej obudowie. Elektroda kombinowana jest podstawowym elementem
urzgdzenia nazywanego pehametrem (Rys. 9.2), ktéry ponadto musi posiadac¢ takze
miernik (woltomierz) z wyswietlaczem pokazujgcym wiasciwy odczyt pH. W zalezno$ci
od typu pehametru odczyt pH moze by¢ dokonywany z dokfadnoscig do czesci
dziesigtych lub  setnych. Szczegodly dotyczace elektrod i  pomiaréw
potencjometrycznych bedg omawiane na dalszych etapach ksztatcenia.

120



Rys. 9.2. Pehametry: A — model kompaktowy z elektrodg naktadang na urzadzenie, B — model

z elektrodg podtgczang przewodem. E — elektrody kombinowane zanurzane w badanym roztworze.

Bez wzgledu na budowe pehametru, aby zachowaC swoje wtasciwosci,
elektroda powinna by¢ przechowywana w odpowiednim roztworze elektrolitu (czesto
buforowany KCI) i co jakis czas poddawana kalibracji z uzyciem wzorcowych
roztworéw buforowych o okreslonym pH. Nalezy pamietac, ze woda dejonizowana
(destylowana) nie jest dobrym wzorcem pH = 7. Z powodu niskiej zawartosci jonéw ma
ona stabg przewodnos¢, a to utrudnia dokfadny pomiar pH. Dodatkowo woda
pochtania CO2 z powietrza, co powoduje jej zakwaszenie, dlatego niewtasciwie
przechowywana ultraczysta woda moze mie¢ pH nawet okoto 4,5. Pomiar pH polega
na zanurzeniu elektrody w badanym roztworze i po ustabilizowaniu wskazania aparatu
odczytaniu wartosci pH w takich samych warunkach, jak dla poréwnawczych

roztworow buforowych uzytych do kalibraciji.
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9.2. Roztwory buforowe

9.2.1. Definicja i przyktady

W celu zapewnienia odpowiedniego, statego odczynu srodowiska reakciji
chemicznej stosuje sie tzw. roztwory buforowe. Sg to roztwory zachowujgce wzglednie
statg wartos¢ pH, niewrazliwe na dodatek niewielkiej ilosci mocnego kwasu lub zasady,
a takze na rozcienczanie wodg (w pewnym zakresie). Bufor jest rozpatrywany jako

mieszanina dwusktadnikowa i uwzgledniajgc zapis czgsteczkowy, moze sktadac sie:

e ze stabej zasady i jej soli z mocnym kwasem, np. bufor amonowy
(NH3-H20 + NH4Cl),

e ze stabego kwasu i jego soli z mocng zasadg, np. bufor octanowy
( + Na),

e z dwdch soli kwasu wieloprotonowego na réznych etapach dysocjacji, np. bufor

fosforanowy (Na + Naz )-

Analizujgc uwaznie wszystkie powyzsze uktady mozna zauwazy¢, ze roztwor

buforowy zawsze jest mieszaning kwasu Brgnsteda i sprzezonej z nim zasady.

W przyktadach buforow wymienionych powyzej kazdy zawiera staby kwas
i zasade Brgnsteda. Jednakze o buforze mozna mowic¢ takze, gdy w jego sktadzie
wystepuje mocny elektrolit. Za przyktad moze postuzyé jeden z buforow
farmakopealnych, bedgcy mieszaning HCI (mocny kwas) i KCI (KCI to mocny elektrolit,
ale CI- to bardzo staba zasada Brgnsteda). Bufor ten, ze wzgledu na obecnos¢

mocnego kwasu, stuzy do utrzymywania dosc¢ niskiej wartosci pH, konkretnie pH = 2.

Otrzymanie uktadu buforowego jest stosunkowo proste. W praktyce roztwory

buforowe najczesciej sporzadza sie przez:

e mieszanie kwasu i sprzezonej z nim zasady, np. CHsCOOH z CH3COONa, ale
tez KHCO3 z K2COs,

e zobojetnianie stabej zasady mocnym kwasem, np. NH3-H20 czy KsPO4 za

pomocg HCI (PO4% jako zasada Brgnsteda),

e zobojetnianie stabego kwasu mocng zasadg, np. CHsCOOH czy NaH2PO4 za
pomocg NaOH (H2PO4~ jako kwas Brgnsteda).
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Dziatanie buforujgce polega na wigzaniu uwalnianych do roztworu badz
wprowadzanych celowo jonéw H* (H3O*) lub OH-. Jeden sktadnik buforu petni role
donora protonow, zatem reaguje, gdy wzrasta stezenie OH-, a drugi role akceptora
reagujgcego, gdy wzrasta stezenie H*. Ponizej przedstawiono reakcje zachodzgce

w przyktadowych buforach w czasie dodawania kwasu i zasady.
Bufor amonowy:
NH4" + OH™ 2 NH3-H20
NH3-H20 + H3O* 2 NH4* + 2H20
Bufor octanowy:
+ OH™ 2 CH3COO™ + H20
+ H30*" 2 CH3COOH + H20
Bufor fosforanowy:
+ OH- 2 HPO4+*~ + H20
+ H3O* 2 H2PO4~+ H20

Bufory utworzone z kwasow wieloprotonowych takich jak kwas ortofosforowy(V),
charakteryzujg sie tym, ze mogg wystepowac¢ w kilku parach sprzezonych kwas-

zasada, w zaleznos$ci od etapu dysocjacji:

HsPO4 2 H* + H2PO4~ pKat = 2,2
H2PO4s~ 2 H* + HPO4%- pKaz = 7,2
HPO4?~ 2 H* + PO43- pKaz = 12,3

W praktyce parg buforowg najczesciej wykorzystywang, w szczegolnosci w kontekscie
biologicznym, jest H2PO4/HPO4>-. Taka mieszanina zapewnia stabilno$¢ pH

w zakresie zblizonym do fizjologicznego (ok. 7,4).

9.2.2. pH buforu i pojemnos¢ buforowa

Przemiany protolityczne zachodzgce w buforze ztozonym ze stabego kwasu
(HA) i jego soli z mocng zasadg (A”) mozna przedstawi¢ za pomocg réwnania

ogolnego:
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HA + H20 2 H3O* + A~
A stata dysocjaciji to:

_ [HOIAT]

“a= —HA]

Po przeksztatceniu wzoru otrzymujemy wyrazenie okreslajgce stezenie kationow
wodoru (w tym przypadku w postaci H3O"):

[HA]

[H30]=Ka'm

A po zlogarytmowaniu (logarytm ujemny) obu stron réwnania:
[A]

pH = pK_+ Iogm

Obecna w buforze dobrze zdysocjowana sél (A-) cofa dysocjacje stabego kwasu,
dlatego przyjmuje sie w uproszczeniu, ze stezenie niezdysocjowanego kwasu HA jest
rowne catkowitemu stezeniu kwasu Ck, a stezenie jonow A~ jest rowne catkowitemu

stezeniu soli Cs. Mozemy zatem przeksztatci¢ wzér w nastepujgcy sposob:

H=pK +]I Cs

gdzie:
Cs — catkowite stezenie soli [mol/dm?],

Ck — catkowite stezenie kwasu [mol/dm?3].

Poniewaz zgodnie z teorig Brgnsteda w kazdym roztworze buforowym wystepuje
sprzezony uktad kwas-zasada, wzér mozna przedstawic w wersji uniwersalnej,
umozliwiajgcej obliczenie pH kazdego roztworu buforowego:

[stezenie sprzezonej zasady]
[stezenie sprzezonego kwasu]

pH = pKa+ log

Jest to rownanie Hendersona-Hasselbalcha przedstawiajgce zaleznos¢ pH roztworu
buforowego od statej dysocjacji kwasu oraz od stosunku stezeh kwasu i sprzezonej
z nim zasady, tworzgcych bufor. Wzér ten ma jednak dwa gtéwne ograniczenia

zastosowania. Mianowicie nie mozna korzystac z niego w przypadku:

e roztworéw buforowych znacznie rozcienczonych (np. dla buforu octanowego

ponizej ok. 0,001 mol/dm3), gdyz wodwczas nalezatoby uwzglednic¢
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autodysocjacje czgsteczek wody jako rozpuszczalnika, co znaczgco komplikuje

obliczenia,

e roztworéw buforowych o duzej réznicy stezen obu sktadnikow (np. dla buforu
octanowego powyzej réznicy ok. 20-krotnej), gdyz woéwczas to nadmiar jednego

ze sktadnikoéw zaczyna determinowacé warto$¢ pH.

Rozcienczanie buforu wodag nie wptywa w sposob istotny na wartos¢ pH, poniewaz
rozcienczeniu ulegajg jednoczes$nie oba jego skfadniki, co skutkuje statym stosunkiem
ich stezen. Jednakze niezmiennos¢ pH w czasie rozcienczania buforu jest zalezna od
wymienionych wyzej ograniczen stosowalnosci rownania Hendersona-Hasselbalcha.
Przede wszystkim nalezy mie¢ swiadomosc¢, ze buforu nie da sie rozcienczac
w sposoOb nieograniczony, poniewaz jego stezenie ma istotny wptyw na zdolnosci

buforujgce uktadu.

Roztwor buforowy zachowuje swoje wiasciwosci utrzymywania statego pH do
pewnej, $cisle okreslonej ilosci dodanego mocnego kwasu lub zasady. Po jej
przekroczeniu mieszanina traci wtasciwosci buforujgce i nastepuje gwattowna zmiana
pH roztworu. Zdolnos¢ buforowania okresla wielkos¢ zwana pojemnoscia buforowg
i 0oznaczana jest ona symbolem B. Jej miarg jest stosunek ilosci (moli) wprowadzonego

kwasu lub zasady, do zmiany wartosci pH buforu jakg spowodowat ten dodatek:

gdzie:
An — liczba moli mocnego kwasu lub zasady powodujgca zmiane pH buforu [mol],

ApH — zmiana wartosci pH buforu.

Pojemnos$¢ buforowa wzrasta wraz ze stezeniem skfadnikéw buforu, a maleje
wraz z jego rozcienczaniem. Bufory majg najwiekszg pojemnos¢ (dziatajg
najskuteczniej) przy stosunku stezen sprzezonej pary kwas-zasada rownym jedno$ci.

Wowczas pH roztworu buforowego rowne jest pKa kwasu zawartego w buforze,

[stezenie sprzezonej zasady]

poniewaz w réwnaniu Hendersona-Hasselbalcha wartos¢ log—— . ,
[stezenie sprzezonego kwasu]

czyli log(1), jest réwna 0.

Wybér odpowiedniego buforu zalezy zawsze od wartosci pH, ktérg nalezy

utrzymaé. W uproszczeniu przyjmuje sie, ze najlepiej jest stosowac bufor w zakresie
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pH = pKa £ 1. W ten sposéb mozna w przyblizeniu tatwo oszacowac optymalny dla
niego zakres pH. Przyktadowo pKa kwasu octowego wynosi 4,8, zatem bufor octanowy
ma najwiekszg pojemnosc¢ przy pH = 4,8, a szacunkowy zakres pH jego stosowania
miesci sie w granicach 3,8-5,8 (w rzeczywistosci na podstawie danych

doswiadczalnych zakres ten wynosi 3,5-6,0).

9.2.3. Znaczenie roztworéw buforowych w farmacji

Roztwory buforowe majg szerokie zastosowanie nie tylko w analizie
chemicznej, ale takze w przemysle spozywczym, kosmetycznym i farmaceutycznym.
Wykorzystuje sie je do otrzymywania roznorodnych postaci lekéw (m.in. kropli do oczu,
ptyndw infuzyjnych, iniekcji). Umozliwiajg utrzymanie statego, okreslonego odczynu,
ktory moze wptywac na trwatosc substanciji leczniczej (m.in. antybiotykow, adrenaliny)
lub formy leku (m.in. kropli lub masci do oczu) oraz na mozliwos¢ jej podania (m.in.
w preparatach dozylnych). Roztwory buforowe stosuje sie réwniez w analizie
farmaceutycznej, chociazby jako ptyny akceptorowe podczas badania uwalniania
substancji leczniczych z konkretnych postaci lekéw. W Farmakopei znajduje sie
odrebny rozdziat poswiecony buforom obejmujgcym prawie caty podstawowy zakres

pH. Kazdy z nich ma swdj numer identyfikacyjny oraz doktadny przepis wykonania.

Oprocz klasycznych buforow, w laboratoriach biologii molekularnej stosuje sie
nowoczesne bufory, takie jak Tris—HCI (pKa ~ 8,1) lub HEPES (pKa = 7,5), kt6re oferujg
lepszg stabilno$¢ w warunkach eksperymentalnych, niskg toksyczno$¢ i ograniczong
zalezno$¢ pKa od temperatury. Znajdujg one zastosowanie m.in. w hodowlach
komérkowych, elektroforezie i reakcjach enzymatycznych. Bardzo popularnym
buforem petnigcym funkcje ptynu akceptorowego w badaniach uwalniania substanciji
leczniczych jest PBS (ang. phosphate buffered saline), czyli roztwor soli fizjologicznej
buforowany fosforanami. Wedtug Farmakopei Polskiej sporzadza sie go z uzyciem
mieszaniny NaCl + Na:HPO4 + KH2POs4, ktéra w odpowiednich proporcjach daje

roztwoér o pH =7,4.
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Zadania rachunkowe - jonizacja wody i pH mocnych
elektrolitow

10.1. Analiza przyktadéw

Przykiad 1.

Podczas przygotowywania roztworu do oczyszczania powierzchni szklanych
w laboratorium farmaceutycznym, technik rozciencza 50,00 cm? kwasu siarkowego(VI)

o stezeniu 1,00 mol/dm3 do objetosci 200,00 cm3. Oblicz:
1. pH roztworu przed rozcienczeniem.
2. pH roztworu po rozciehczeniu.

Skomentuj wptyw dwuetapowej dysocjacji H2SO4 oraz jej znaczenie w farmacji.

Rozwiagzanie
1. Obliczenie pH roztworu przed rozcienczeniem.

Kwas siarkowy(VI) jest kwasem dwuprotonowym. W pierwszym etapie dysocjuje
niemal catkowicie, ale przy wysokich stezeniach réwnowaga nie przesuwa sie

catkowicie w prawo:

H2S04 & H* + HSO4~

Drugi etap jest stabszy i przebiega czesciowo (pKa2 = 1,92; Ka2 = 0,012):

HSO4~ 2 H* + S04

Dla stezenia H2S0O4, ktére mozna oznaczyc¢ jako C, przyjmijmy, ze po pierwszym
etapie dysocjacji wg stechiometrii reakcji (zaktadajac, ze zachodzi niemal

catkowicie) mamy:
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[H1=C [HSOs+]1=C [SO4%]1=0

Niech x oznacza ilo$¢ powstajgcg w drugim etapie dysocjacji, wowczas:

[H]2=C +x [HSOs]2=C —x [SO4? )2 =x

Réwnanie rownowagi (statej dysocjacji drugiego etapu) przyjmuje postac:

(C + x)x
K82= C_X

Dla stezenia analitycznego kwasu C = 1,00 mol/dm?3, podstawiajgc dane liczbowe
otrzymujemy:

(1 mol/dm3 + x)x

0.012= 1 mol/dm3 — x

x =0,01172 mol/dm?3

Na tej podstawie mozna obliczy¢ catkowite stezenie H* oraz pH roztworu:
[H*]2 = 1 mol/dm?3 + 0,01172 mol/dm3 = 1,01172 mol/dm?3

pH = —log(1,01172) ~ —0,01

2. Obliczenie pH roztworu po rozcienczeniu.
Liczba moli kwasu:

n=C -V =1mol/dm3-0,05dm?3 = 0,05 mol

Po rozcienczeniu do 200 cm3 (0,20 dm?3):

_ 0,05 mol

= m = 0,25 mol/dm?3

Po pierwszym etapie dysocjacji:

[H*]1 = 0,25 mol/dm? [HSO47]1 = 0,25 mol/dm?3

Drugi etap analogicznie jak dla roztworu przed rozcienczeniem:
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(0,25 mol/dm3 + x)x

0.012= =355 mordm® —x

x = 0,01099 mol/dm3

Na tej podstawie mozna obliczy¢ catkowite stezenie H* po rozciehczeniu oraz pH

roztworu:
[H*]2 = 0,25 mol/dm? + 0,01099 mol/dm3 = 0,26099 mol/dm3

pH = —log(0,26099) ~ 0,58

Odpowiedz:

Wartos¢ pH roztworu przed rozcienczeniem wynosi okoto —0,01, po rozcienczeniu
okoto 0,58.

Komentarz merytoryczny:

Zadanie ilustruje znaczenie dwuetapowej dysocjacji kwasu siarkowego(V1), ktory jako
kwas dwuprotonowy zachowuje sie odmiennie w zaleznosci od stezenia. Pierwszy
etap, prowadzgcy do powstania jonéw H* i HSO4~, przebiega praktycznie catkowicie
zwtaszcza w roztworach rozcienczonych. Drugi etap, czyli dysocjacja HSO4~
(pKaz2 = 1,92), zachodzi cze$ciowo i dostarcza jedynie niewielkiego przyrostu stezenia
H*. Stopieh dysocjacji drugiego protonu rosnie po rozcienczeniu (z ok. 1,2% do
ok. 4,4%), jednak jego bezwzgledny wktad do [H*] pozostaje niewielki. W farmaciji
znajomosc¢ tych mechanizméw ma istotne znaczenie, poniewaz kontrola pH wptywa
m.in. na stabilnos¢ chemiczng substancji czynnych oraz ich interakcje z materiatami

opakowaniowymi (szkiem laboratoryjnym).

Przykiad 2.
Farmaceuta przygotowat dwa roztwory:
e roztwor A: kwas solny (HCI), stezenie poczgtkowe Co = 0,10 mol/dm3,

e roztwoér B: kwas octowy (CH3COOH), stezenie poczatkowe Co = 0,10 mol/dm?,
stata dysocjacji (pKa = 4,8) Ka = 1,58:107°.
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Z kazdego roztworu pobrano 10,00 cm?3, a nastepnie rozcienczono wodg do objetosci
1,00 dm?3.

1. Oblicz pH roztworu A po rozcienczeniu.
2. Oblicz pH roztworu B po rozcienczeniu.
3. Poréwnaj stezenia jonéw H3O* w obu roztworach.

Wskaz, ktéry roztwor bedzie bardziej draznigcy na btony sluzowe.

Rozwigzanie

a) Obliczamy stezenie i pH roztworu A (kwasu mocnego):

Vv 0,01 dm3
C=Cy- =2 -0 1 mol/dm® - —————

=0,001 mol/dm3
Viorcowe 1 dm3

Kwas solny ulega catkowitej dysocjacji, wiec pH mozna obliczy¢ bezposrednio ze

stezenia kwasu po rozcienczeniu:
[H30*] = 0,001 mol/dm3

pH = —log(0,001) = 3,00

b) Obliczamy stezenie i pH roztworu B (kwasu stabego):

Vv 0,01 dm3
C=C,- Vp"ﬂ =0,1 mol/dm3 . ————

=0,001 mol/dm3
koncowe 1 dm3

Staby kwas dysocjuje niecatkowicie, wiec w obliczeniach nalezy wzig¢ pod uwage
wartosc¢ statej dysocjacji. Mozna tu skorelowac ze sobg wzory na stopien dysocjaciji

i prawo rozcienczen Ostwalda, wyprowadzajgc uproszczong zaleznosc:

[Hs0']=yK, - C

Zatem stezenie H3O* bedzie mniejsze od stezenia kwasu:

[H;0*1=K, - C =J1,58-10’5 .0,001 = J1,58-10’8 =1,26-10" mol/dm?3

pH = —log(1,26-10~*) =~ 3,90
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c) Poréwnujemy stezenia jonéw hydroniowych w obu roztworach:

[H30'],;, _ 0,001
[H30+]CH3COOH 1 ,26 1 0_4

Odpowiedz:

Po rozcienczeniu do 1,00 dm?3 pH roztworu HCI wynosi 3,00, a pH roztworu CH3COOH
wynosi 3,90. Oznacza to, ze mimo identycznej liczby moli i tego samego rozcienczenia
kwas mocny daje silniej kwasowy odczyn niz kwas staby. Roztwér HClI ma wyzsze
stezenie jonéw HsO* i nizsze pH, dlatego bedzie bardziej draznigcy dla tkanek

biologicznych niz roztwér kwasu octowego.

Komentarz merytoryczny:

Zadanie obrazuje réznice miedzy kwasem mocnym a stabym, majgce kluczowe
znaczenie w formulacji lekéw. HCI ulega petnej dysocjacji, przez co jego pH zalezy
bezposrednio od stezenia. Im wieksze rozcienczenie, tym wyzsze pH. W przypadku
kwasu octowego, bedgcego stabym elektrolitem, dysocjacja jest czesciowa, a jej
stopien wzrasta wraz z rozcienczeniem. Efektem tego jest nieliniowy wzrost pH po
rozcienczeniu. Wiedza ta znajduje zastosowanie, m.in. w doborze substancji czynnych
do preparatdw miejscowych, gdzie zbyt duza kwasowos¢ moze powodowac
podraznienia bton $luzowych. Kwas octowy w odpowiednim stezeniu moze byc¢
wykorzystany np. w ptukankach stomatologicznych, natomiast kwas solny wymaga

wiekszej ostroznosci i kontroli.

Przyktad 3.

Farmaceuta przygotowuje roztwér do ptukania jamy oka, ktérego odczyn powinien by¢
zblizony do obojetnego (pH ~ 7,0). W tym celu miesza 100,00 cm? wodnego roztworu
kwasu solnego o stezeniu 0,10 mol/dm? z nasyconym roztworem wodorotlenku wapnia
(,woda wapienna”) o stezeniu 0,023 mol/dm3. Przyjmujgc catkowitg dysocjacje obu
elektrolitdw, sumowanie objetosci i brak reakcji ubocznych, oblicz, jakg objetosc

roztworu Ca(OH)2 nalezy doda¢ do roztworu HCI, aby otrzymacé roztwér o pH ~ 7,0.
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Rozwiazanie
Rownanie reakcji zobojetniania:

2HCI + Ca(OH)2 — CaClz + 2H20

Obliczamy ilosci moli reagentow:

nucl = 0,1 mol/dm3 - 0,1 dm3 = 0,01 mol

Z rownania reakcji wynika, ze 2 mole HCI zobojetniajg 1 mol Ca(OH)2. Zatem:

0,01 mol
nCa(OH)2 = T = 0,005 mol

Do zobojetnienia 0,01 mola HCI potrzebne jest 0,005 mola Ca(OH)2. Obliczamy

objeto$¢ nasyconego Ca(OH)2 (0,023 mol/dm3) potrzebng do neutralizacji:

0,005 mol

V= 0,023 moldm?

~ 0,217 dm3=217 cm3

Po zmieszaniu 100 cm® HCI z 217 cm?® nasyconego Ca(OH)2 nastepuje catkowite
zobojetnienie, powstaje wodny roztwér CaClz. Sdl ta nie ulega hydrolizie, wiec
pH =~ 7,0.

Odpowiedz:

Aby uzyskac pH = 7,0, nalezy dodac okoto 217 cm?3 nasyconego roztworu Ca(OH)2 do
100 cm3 roztworu HCI o stezeniu 0,10 mol/dm3. Taki roztwér po izotonizowaniu, moze

by¢ stosowany jako baza do preparatéw okulistycznych.

Komentarz merytoryczny:

Woda wapienna (nasycony roztwér wodorotlenku wapnia) jest stosowana w farmacji
m.in. jako tagodna zasada do zobojetniania kwaséw w preparatach o zastosowaniach
zewnetrznych. W przypadku ptukanek okulistycznych pH musi by¢ zblizone do
neutralnego (6,5-7,8), aby nie powodowac podraznien. W praktyce, oprécz uzyskania

odpowiedniego pH, konieczne jest takze izotonizowanie roztworu (np. chlorkiem sodu),
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aby dostosowacC cisnienie osmotyczne do pilynu izowego, co zapewnia
bezpieczenstwo i komfort stosowania. Farmaceuta musi zatem wiedziec¢ jak nie tylko
przeprowadzi¢ poprawnie reakcje chemicznag, ale tez uwzglednic¢ aspekty fizjologiczne

wptywajgce na bezpieczenstwo i skutecznos¢ preparatu.

Przykiad 4.

W przemysle farmaceutycznym przygotowano roztwér zasadowy do oczyszczania
urzgdzen produkcyjnych, wykorzystujgc w tym celu tlenek sodu, ktéry reaguje z wodag
z wytworzeniem mocnego elektrolitu. Do 200,00 g wody dodano 3,10 g bezwodnego

tlenku sodu (Na20). Reakcja przebiegta catkowicie. Oblicz:

e stezenie molowe roztworu NaOH (zaktadajgc jego gestos¢ rowng gestosci wody),
e procentowg zawarto$¢ masowg NaOH w roztworze,

e pH roztworu.

Rozwigzanie

Na20 + H20 — 2NaOH
Mna.0 = 62,00 g/mol
MnaoH = 40,00 g/mol
1. Obliczamy liczbe moli Naz0:

3.1
n(Na,0) = = 9 - 0,05 mol

2 g/mol

Z reakcji wynika, ze 1 mol Na20 daje 2 mole NaOH:

n(NaOH) =2 - 0,05 mol =0,10 mol

2. Obliczamy mase koncowg roztworu:

mr=200g+3,19=203,10g

Przyjmujgc gestos¢ roztworu réwng 1,00 g/cm3, objeto$é 203,10 g roztworu wynosi:

V =203,1 cm3=0,2031 dm?3
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3. Obliczamy stezenie molowe NaOH:

0,1 mol

C= 02031 dm?

=0,492 mol/dm3

4. Obliczamy procent masowy NaOH w roztworze:
m(NaOH) = 0,1 mol - 40 g/mol =4,00 g

49

%NaOH = m

-100% ~ 1,97%

5. Obliczamy pH roztworu:
[OH"] = 0,492 mol/dm3
pOH = —lo0g(0,492) ~ 0,31

pH=14-0,31=13,69

Odpowiedz:

Stezenie roztworu wynosi 0,492 mol/dm3, zawarto$¢ masowa NaOH to 1,97%,
a pH=13,69.

Komentarz merytoryczny:

Zadanie przedstawia przygotowanie roztworu silnie zasadowego poprzez reakcje
tlenku sodu z wodg, proces wykorzystywany w przemysle farmaceutycznym m.in. do
mycia, dezynfekcji i dekontaminacji. Powstajagcy NaOH to mocna zasada, ktérej
roztwory wodne charakteryzujg sie bardzo wysokim pH, czesto przekraczajgcym 14,
co czyni je silnie zrgcymi i potencjalnie niebezpiecznymi w kontakcie z tkankami. Cho¢
NaOH jest dopuszczony jako regulator pH w recepturze aptecznej, to w tej postaci
wymaga znacznego rozcienczenia lub buforowania. Z chemicznego punktu widzenia
reakcja Na20 z wodg przebiega catkowicie, ale farmaceuta musi uwzglednic nie tylko
jej przebieg, lecz takze wptyw uzyskanego roztworu na stabilno$¢ sktadnikéw leku,

zgodnosc¢ z opakowaniem oraz bezpieczenstwo stosowania.
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10.2. Zadania

Uwagi ogélne

Rozwigzujgc zadania nalezy pomingC wplyw sity jonowej, wspotczynnikow

aktywnosci i ewentualnej hydrolizy, przyja¢, ze H2SO4 zachowuje sie jak mocny kwas

dwuprotonowy (na obu etapach dysocjacji) oraz zatozy¢ proste sumowanie sie

objetosci cieczy (pomingC zjawisko kontrakcji i efekty zwigzane z réznicg gestosci).

Chyba, ze wyraznie wskazano inacze;.

Tematyka zadan

10.1.-10.14. Roztwory kwaséw i zasad — obliczenia powigzane z pH, pOH

i wyktadnikami stezen innych jondéw.

10.15.-10.23. Obliczenia uwzgledniajgce reakcje zobojetniania (mieszanie kwaséw

10.1.

10.2.

i zasad).

Oblicz:

a) pH roztworu, w ktérym stezenie jonow OH~ wynosi 0,013 mol/dm?3,

b) pH roztworu zawierajgcego 2,54 mg kationéw wodoru w 50,0 cm?,

c) liczbe jonow OH- zawartych w 20,0 cm? krwi, jesli wiadomo, Ze jej pH
wynosi 7,40,

d) stezenie molowe jonéw H* w roztworze o pOH = 10,20,

e) stezenie procentowe jondw OH- w roztworze o pOH = 3,76 (przyjmij
gestos¢ roztworu 1,00 g/cm3),

f) pH roztworu, w ktéorym stezenie mocnego, jednoprotonowego kwasu
wynosi 1,3-108 mol/dm?3 (wskazéwka: zauwaz, Ze to stezenie jest bardzo
niskie, mniejsze niz stezenie jonow H* z autodysocjacji wody),

g) pH roztworu, w ktérym stezenie mocnego, jednoprotonowego kwasu
wynosi 2,0 mol/dm?® (wskazéwka: przy tak duzym stezeniu nalezy

uwzglednic wptyw sity jonowej i wspotczynnikow aktywnosci).

Objetos¢ soku zotgdkowego u pewnego dorostego cztowieka wynosi 1,1 litra,
a jego pH = 1,50. Oszacuj, jak zmieni sie to pH po wypiciu przez niego szklanki
wody (ok. 250 cmd).
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10.3.

10.4.

10.5.

10.6.

10.7.

10.8.

10.9.

10.10.

10.11.

W 125 cm?® wody rozpuszczono 0,938 g technicznego KOH, zawierajgcego
3,12% obojetnych zanieczyszczen. Oblicz pH powstatego roztworu. Pomin

zmiane objetos$ci wywotang rozpuszczeniem ciata statego.

Do 275 cm® wody dodano pewng objeto$¢ roztworu kwasu solnego o stezeniu
36% i gestosci 1,18 g/cm3. Jakg, jesli pH roztworu po zmieszaniu wyniosto
1,837

Do 250 cm® wody wprowadzono 132 cm?3 gazowego SOs (50 °C, 1 atm
= 101325 Pa), nastepnie uzyskany roztwor doprowadzono do objetosci
550 cm3. Oblicz pOH tego roztworu, a nastepnie podaj, jak zmieni sie ono po

15-krotnym rozcienczeniu. Stata gazowa R = 8,31 J/(mol-K)

Zmieszano rowne objetosci roztworu HCIO4 o pH = 1,57 oraz roztworu HNO3

o stezeniu 6% i gestosci 1,03 kg/dm3. Oblicz pH roztworu po zmieszaniu.

W jakim stosunku objetosciowym nalezy zmieszac z wodg roztwor zawierajgcy
53,0 mg wodorotlenku cezu w 5,00 cm?3, zeby jego pH zmienito sie o 1,50

jednostki? lle wyniesie pH po zmieszaniu?

0,0253 g sodu roztworzono w wodzie, po czym roztwor doprowadzono do
objetosci 250 cm?3. lle wody nalezy jeszcze doda¢ do tak otrzymanego

roztworu, zeby jego pH wyniosto 10,807

Oblicz pH roztworu po rozcienczeniu, jesli roztwér NaOH o stezeniu 14,2%
i gestosci 1,15 g/cm?3 zmieszano z wodg w stosunku:

a) objetosciowym 1:90,

b) masowym 1:90 (przyjmij gesto$¢ koncowg 1,00 g/cm?).

Do 30,0 cm® roztworu kwasu siarkowego(VI), ktéorego pSQO4 wynosi 1,40,
dodano 10,0 g roztworu tego kwasu o stezeniu 2% i gestosci 1,012 g/cm? oraz

60,0 cm?® wody. Oblicz pH otrzymanego roztworu.

W 130 cm® roztworu wodorotlenku wapnia o stezeniu 3,4-10* mol/dm3
roztworzono pewng ilos¢ miligramoéw statego CaO. Jaka, jesli pH koncowego
roztworu wyniosto 11,677 Zaniedbaj zmiane objetosci roztworu wywotang

roztworzeniem ciata statego.
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10.12.

10.13.

10.14.

10.15.

10.16.

10.17.

10.18.

Zmieszano pewng objeto$¢ roztworu LIOH o pH = 12,50 z dwa razy wiekszg
objetoscig roztworu tego wodorotlenku o nieznanym stezeniu molowym. Oblicz

to stezenie, jesli wiadomo, ze pLi po zmieszaniu wyniosto 1,60.

Do 45,0 cm? roztworu kwasu chlorowego(V) o nieznanym pH dodano 15,0 cm?
roztworu kwasu siarkowego(VI) o stezeniu 3,2-10~* mol/dm?3. Po zmieszaniu pH
tego roztworu wyniosto 3,43. Oblicz:
a) pH wyjsciowego roztworu HCIOs,
b) do jakiej objetosci nalezy rozcienczy¢ otrzymany roztwér, zeby jego pH
wyniosto 3,73,
c) jaka objetos¢ wyjsciowego roztworu HCIO3 nalezy dodatkowo dodac do

roztworu po zmieszaniu, aby jego pH zmienito sie z 3,43 na 3,50.

Zmieszano réwne ilosci masowe roztworu NaOH o pH = 13,21 (gestosc
1,01 g/cm3), roztworu KOH o stezeniu 3% (gestosé 1,03 g/cm?) i wody. Oblicz
pH roztworu otrzymanego po zmieszaniu, jezeli jego gestos¢ wynosi
1,02 g/cm3.

60,0 cm3 roztworu mocnego kwasu o pOH = 10,82 zmieszano z 80,0 cm?3
mocnej zasady, w ktorym stezenie jonow wodorotlenkowych wynosi
12,4 mg/dm3. Do mieszaniny dodano 60,0 cm?® wody. Oblicz pH otrzymanego

roztworu.

Do 20,0 cm® roztworu kwasu solnego o stezeniu 0,013 mol/dm3® dodano
30,0 cm3 roztworu wodorotlenku sodu o pH = 11,87. Oblicz pH roztworu po

zmieszaniu.

Do 550 cm? roztworu HNO3 o stezeniu 4% i gestosci 1,02 g/cm3 wprowadzono
0,73 g statego CaO. Oblicz pH otrzymanego roztworu. Zaniedbaj zmiane

objetosci roztworu wywotang roztworzeniem ciata statego.

40,0 cm?® roztworu H2SOs4 dodano do 60,0 cm® roztworu zawierajgcego
w 0,1 litra 142,7 mg Ba(OH)2 i 57,03 mg KOH. Oblicz stezenie molowe
wyjsciowego roztworu H2SOs, jezeli pH roztworu po zmieszaniu wyniosto
10,85.
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10.19.

10.20.

10.21.

10.22.

10.23.

W jakim stosunku objetosciowym nalezy zmieszac¢ roztwory HCIO4 o stezeniu
0,023 mol/dm3® i NaOH o stezeniu 3% i gestosci 1,03 g/cm3, zeby pH po

zmieszaniu wyniosto 7,007

Jak zmieni sie pH roztworu uzyskanego przez roztworzenie 2,3 mg litu
w 150 cm?® wody (pomin zmiane objetosci roztworu wywotang zachodzgca
reakcja), jesli dodamy do niego 100 cm?® roztworu kwasu bromowodorowego
0 pOH = 11,44 oraz 70 cm? wody?

Do 120 cm? roztworu HCI o stezeniu 5% i gestosci 1,02 g/cm® wprowadzono
0,88 g metalicznego wapnia (pomin zmiane objetosci roztworu wywotang
zachodzacg reakcjg). 15,0 cm?® otrzymanego roztworu przeniesiono do kolby
o objetosci 500 cm?, ktorg dopetniono wodg do kreski. Oblicz pH koncowego

roztworu w kolbie.

Wodorotlenek sodu i potasu sg powszechnie stosowane do regulacji pH
preparatéw farmaceutycznych, m.in. tych do zywienia pozajelitowego, gdzie sg
rowniez zrédtem swoich kationdw. Wiedzac, ze w pewnym preparacie do
zywienia pozajelitowego docelowe pNa wynosi 1,70, a pH 4,90, oblicz, ile
gramow NaOH i ile graméw KOH nalezy doda¢ do 700 cm?® preparatu, jesli
przed dodaniem tych substancji pH wynosi 2,75, a zawarto$¢ sodu to

18,5 mmol/dm3.

Préobke oleum o masie 346 mg roztworzono w wodzie, a do otrzymanego
roztworu dodano 300 cm? roztworu KOH o stezeniu 585 mg/dm3. Cato$¢
rozcienczono wodg do 800 cm?3. Oblicz procentowg zawartos$¢ tlenku siarki(V1)
w oleum, jesli pH korncowego roztworu wyniosto 2,27. Zatéz, ze oleum to

mieszanina czystych SO3 i H2SOa.
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Hydroliza soli

Hydrolizg okresla sie reakcje oddziatywania wody na pewne zwigzki chemiczne,
w wyniku ktorych powstajg dwa rozne produkty. Procesowi hydrolizy mogg ulegaé
zwigzki nie bedace solami np. CaCaz, SiHs4, LiH, wiele substancji organicznych (estry,
skrobia, biatka, sacharydy, lipidy) oraz elektrolity, takie jak niektére sole. Hydroliza
zwigzkow organicznych jest czesto katalizowana przez kwasy, zasady lub enzymy. Ma
ona szczegolne znaczenie dla organizmow zywych. Przyktadowo hydrolityczny rozpad
ATP prowadzi do uwolnienia energii umozliwiajgcej wiele reakcji komdrkowych

niezbednych do zycia.

11.1. Przyczyny i rodzaje hydrolizy

W praktyce analitycznej czesto mamy do czynienia z hydrolizg soli i dotyczy to
gtéwnie soli rozpuszczalnych w wodzie. W wyniku ich rozpuszczania powstajg
roztwory o réznym odczynie: kwasowym, zasadowym lub obojetnym. Konkretny
odczyn mozna wyjasni¢ analizujgc procesy zachodzgce w tych roztworach. Podczas
rozpuszczania w wodzie soli nastepuje jej rozpad na jony, czyli dysocjacja.
W roztworze wodnym obecne wiec bedg kationy i aniony pochodzgce od soli, ale tez
(w nieznacznej ilosci) jony H* i OH- pochodzgce z dysocjacji wody. Wiemy, ze
w roztworach wodnych musi by¢ spetnione réwnanie iloczynu jonowego wody:

[H*]-[OH] =10
Jezeli zarowno kationy, jak i aniony danej soli pochodzg od mocnego elektrolitu
(mocnego kwasu i mocnej zasady), to nie reagujg one z jonami H* i OH~ pochodzgcymi
z dysocjacji wody, poniewaz prowadzitoby to do utworzenia mocnych zasad i mocnych

kwasow, a w zapisie reakcji zaktada sie, ze sg one catkowicie zdysocjowane.

Przyktadowo:
Na® + OH"— b.z.

CIr+H* - b.z.
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W roztworach takich soli mamy kationy i aniony pochodzgce z rozpuszczonej,
zdysocjowanej catkowicie soli oraz jony H* i OH~ (w réwnych stezeniach), pochodzace
z bardzo stabo zdysocjowanej wody. Rownanie na iloczyn jonowy wody jest spetnione,

a odczyn roztworu jest obojetny. W tym przypadku reakcja hydrolizy nie zachodzi.

Jezeli kation, anion (ktérych zrodtem jest odpowiednia sdl) lub oba te jony
pochodzg od odpowiednio: stabej zasady i/lub stabego kwasu, to w obecnosci nawet
niewielkiej ilosci jonéw H* i OH~ (pochodzgcych z wody) powstajg niezdysocjowane
czgsteczki stabej zasady, stabego kwasu lub obu tych stabych elektrolitow. Ustala sie
wowczas stan réwnowagi miedzy niezdysocjowanymi czgsteczkami, a formg
zdysocjowang. Z roztworu usunieta zostaje w ten sposdb pewna ilos¢ jonéw H*, wiec
zgodnie ze wzorem na iloczyn jonowy wody, stezenie jonow OH- musi wzrosngc

i odczyn roztworu bedzie zasadowy. Przyktadowo:

CHsCOO~ + H* 2 CH3sCOOH
(z roztworu CH3;COONa, (z dysocjacji H20,
zdysocjowany w 100%) zostaje nadmiar OH")

Jesli z kolei z roztworu usunieta zostaje pewna ilos¢ jonow OH-, zgodnie ze wzorem
na iloczyn jonowy wody wzrosnie stezenie jonébw H* i odczyn roztworu bedzie

kwasowy. Przyktadowo:

NH4* + OH- 2 NH3-H20
(z roztworu NH,4CI, (z dysocjacji H20,
zdysocjowany w 100%) zostaje nadmiar H*)

W przypadku soli stabego kwasu i stabej zasady brak znaczgcego nadmiaru jonéw H*
lub OH~ daje odczyn obojetny lub zblizony do obojetnego, przy czym wtasciwy odczyn
zalezy od tego, ktory z utworzonych elektrolitow jest mocniejszy, tzn. zdysocjowany

w wigkszym stopniu. Przyktadowo:

CH3COO~ + NH4* + H* + OH- 2 CHsCOOH + NHs3-H20

(z roztworu CH3;COONH4, (z dysocjacji H,0)
zdysocjowany w 100%)

Z powyzszych rozwazan wynika, ze w wodnych roztworach soli jony
pochodzgce od mocnego kwasu lub zasady pozostajg niezmienione, a jony
pochodzgce od stabego kwasu lub zasady reagujg odpowiednio z jonami H* lub OH-
pochodzgcymi z dysocjacji wody, tworzgc staby kwas lub/i stabg zasade. Jony

pochodzgce z dysocjacji czgsteczek wody pozostajgce w nadmiarze wptywajg na
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odczyn roztworu, ktéry moze by¢ kwasowy, zasadowy lub obojetny. Reakcji hydrolizy

ulegaja sole:
e stabych kwaséw i mocnych zasad (hydroliza anionowa, odczyn zasadowy),
e stabych zasad i mocnych kwasoéw (hydroliza kationowa, odczyn kwasowy),
e stabych zasad i stabych kwaséw (hydroliza kationowo-anionowa, odczyn moze
by¢ rézny, zalezny od mocy kwasu i zasady).

PamietaC nalezy, ze z punktu widzenia teorii kwasow i zasad Brgnsteda-
Lowry’ego hydroliza (podobnie jak dysocjacja) jest reakcjg protolityczng polegajgca na
przeniesieniu H* i w zwigzku z tym nie wyréznia sie jej jako osobnego typu protolizy.
Jednak ze wzgledu na stosowanie klasycznych poje¢ kwasoéw i zasad oraz znaczenie

praktyczne, hydroliza jest procesem wyroéznianym:
e hydroliza wg teorii Brgnsteda-Lowry’ego, np.:

HCrO4s + HO0 2 H2CrOs + OH-

zasada 1 kwas 2 kwas 1 zasada 2
e dysocjacja wg teorii Bronsteda-Lowry’ego, np.:
HCrO4s + H20 2 CrO4* + H3O*

kwas 1 zasada 2 zasada 1 kwas 2

Proces hydrolizy soli o budowie jonowej jest reakcjg odwracalng, podlegajgca
prawu dziatania mas. W sposob nieodwracalny hydrolizujg zwigzki nieorganiczne
o budowie niejonowej. Jako przyktad mogg postuzy¢ tu chlorki niemetali i metaloidéw
typu PCls, SiCla:

PClz + 3H20 — 3HCI + H3POs3

SiCls + 2H20 — 4HCI + SiO2

11.2. Zapis reakcji i przewidywanie odczynu — analiza przykiadéw

Podobnie jak dysocjacja, hydroliza moze przebiega¢ jednoetapowo Iub
kilkuetapowo. Na kazdym etapie ustala sie stan rownowagi reakcji. Produkty
wczesniejszego etapu wptywajg na potozenie stanu réwnowagi etapow kolejnych

cofajgc je, dlatego kazdy kolejny etap hydrolizy zachodzi coraz stabiej.
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11.2.1. Sole mocnych zasad i stabych kwaséw

e CH3COONa

Dysocjacja soli, a nastepnie hydroliza anionowa jednoetapowa:

CH3COON8 — CH3COO— + Na* — dysocjacja catkowita mocnego elektrolitu

CH3COO— + HZO 2 CHSCOOH + OH- — hydroliza anionu pochodzgcego od stabego kwasu

Sol pochodzi od kwasu jednoprotonowego, wiec jest to najprostszy przypadek zapisu.

Odczyn roztworu CH3COONa: zasadowy.

e K2CO3

Dysocjacja soli, a nastepnie hydroliza anionowa kilkuetapowa:

K2CO3 — 2Kt + CO32— — dysocjacja catkowita mocnego elektrolitu
CO32— + H20 2 HCOs + OH- — | etap hydrolizy anionu pochodzgcego od stabego kwasu
HCO3— + H2O < COz-HzO + OH- — 1l etap hydrolizy anionu pochodzgcego od stabego kwasu prawie

catkowicie cofniety (zgodnie z regutg przekory) przez jony OH z | etapu

Sumarycznie: CO3?>~ + 2H20 2 CO2:H20 + 20H-

Zapis sumaryczny reakcji hydrolizy kilkuetapowej pokazuje w kierunku jakich
produktow zmierza ten proces, ale nie odzwierciedla tego, jakie w rzeczywistosci jony
i czgsteczki sg obecne w roztworze (brak widocznych jonéw HCOs™). Z kolei pokazuje

to dobrze zapis uwzgledniajgcy etapy.

Odczyn roztworu K2COs: zasadowy.

11.2.2. Sole stabych zasad i mocnych kwaséw

e NH4CI

Dysocjacja soli, a nastepnie hydroliza kationowa jednoetapowa:

N H4C| — N H4+ + CI- — dysocjacja catkowita mocnego elektrolitu
NH4™ + HZO 2 NHs- HZO + H* - hydroliza kationu pochodzgcego od stabej zasady

Odczyn roztworu NH4Cl: kwasowy.
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e ZnCl:

Dysocjacja soli, a nastepnie hydroliza kationowa kilkuetapowa:

ZnC|2 N Zn2+ + 2CI- — dysocjacja catkowita mocnego elektrolitu
Zn2+ +H0 2 Zn(OH)+ + H* — | etap hydrolizy kationu pochodzacego od stabej zasady
Zn(OH)+ + H.0 s Zn(OH)2 + H* — Il etap hydrolizy kationu pochodzacego od stabej zasady prawie

catkowicie cofniety (zgodnie z regutg przekory) przez jony H* z | etapu

Sumarycznie: Zn?* + 2H20 2 Zn(OH)2 + 2H*

Ze wzgledu na to, ze Il etap hydrolizy zachodzi w niewielkim stopniu, osad Zn(OH)2
jest niezauwazalny. Podobnie jest w przypadku wielu innych kationéw tworzgcych
trudno rozpuszczalne wodorotlenki. W podrozdziale 11.2.5. opisano wyjatki,

w przypadku ktérych, nastepuje stosunkowo szybkie wytrgcenie wyraznego osadu.

Odczyn roztworu ZnCl2: kwasowy.

11.2.3. Sole stabych zasad i stabych kwaséw

W tej grupie soli na odczyn roztworu wptywa zaréwno hydroliza kationu, jak
i anionu, a odczyn roztworu zalezy od tego, ktéry z tych procesow jest dominujgcy. Aby
to okresli¢, nalezy obliczy¢ state hydrolizy kationu i anionu (patrz podrozdziat 11.4.1.)

lub odpowiednio poréwnaé state dysocjacji produktéw hydrolizy.

e CH3COONH4
Dysocjacja soli, a nastepnie hydroliza kationowo-anionowa jednoetapowa:

CH3COON Hs — NH4 + CH3COO— — dysocjacja catkowita mocnego elektrolitu

NH4* + H20 2 NH3-H20 + H* — hydroliza kationu pochodzgcego od Kitigho = 1,58 107°
stabej zasady

CH3COO~ + H20 2 CH3COOH + QOH~- - hydroliza anionu pochodzacego od Keycoom = 1,68:10°°

stabego kwasu
H*+ OH- 2 H20
Sumarycznie: NHs4* + CH3COO~ + H20 2 NH3-H20 + CH3COOH

Odczyn roztworu CH3COONH4: obojetny. State dysocjacji produktéw hydrolizy
(NH3-H20 i CH3sCOOH) majg takie same wartosci, wiec takie same sg tez state

hydrolizy. Procesy hydrolizy kationu i anionu sg rownowazne, co daje odczyn obojetny.
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e NH4F
Dysocjacja soli, a nastepnie hydroliza kationowo-anionowa jednoetapowa:

NH4F — NH 4+ + F- — dysocjacja catkowita mocnego elektrolitu

NH4* + H2O 2 NH3'H20 + H* - hydroliza kationu pochodzacego od Kirgryo = 1,58:107°
stabej zasady

F- + H20 2 HF + OH- — hydroliza anionu pochodzacego od K = 6,31-107
stabego kwasu

Sumarycznie: NH4* + F~ + H20 2 NH3-H20 + HF

Odczyn roztworu NHsF: stabo kwasowy. Podana stata dysocjacji HF jest wieksza od
statej dysocjacji NH3-H20, wiec stata hydrolizy F~ bedzie mniejsza od statej hydrolizy
NH4*. Bazujgc na danych liczbowych widaé, ze dominuje proces hydrolizy NH4*, co

skutkuje odczynem kwasowym.

e (NH4)2CO3

Dysocjacja soli, a nastepnie hydroliza kationowo-anionowa kilkuetapowa:

(NH4)2CO3 — 2NH4* + CO32- — dysocjacja catkowita mocnego elektrolitu

2NHa* + 2H20 2 2NH3-H20 + 2H* - hydroliza kationu pochodzacego od stabej Kitighyo = 1,68 107°
zasady

CO32— + HZO 2 HCO3_ + OH- — | etap hydrolizy anionu pochodzgcego od Kicoy = 5,01-10°"

stabego kwasu

HCOs3 + H20 < CO2-H20 + OH- - Il etap hydrolizy anionu pochodzacego od |Kh,co, = 3,98:107
stabego kwasu prawie catkowicie cofniety przez

jony OH~ z | etapu, zgodnie z regutg przekory

Sumarycznie: 2NH4* + CO3% + 2H20 2 2NH3-H20 + CO2-H20

Odczyn roztworu (NH4)2COs: wyraznie zasadowy. Przy dwoch etapach hydrolizy
anionu zasadnicze znaczenie ma | etap, gdzie stata dysocjacji HCO3s™ jest duzo
mniejsza od statej dysocjacji NH3-H20. Zatem stata hydrolizy CO3? jest wieksza od

statej hydrolizy NH4*, skutkujgc odczynem zasadowym.

e (NH4)2S0s3
Dysocjacja soli, a nastepnie hydroliza kationowo-anionowa kilkuetapowa:

(N H4)ZSO3 — 2NHa4* + 8032— — dysocjacja catkowita mocnego elektrolitu
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2NH4* + 2H20 2 2NH3-H20 + 2H* - hydroliza kationu pochodzacego od stabej Kirgryo = 1,58:107°
zasady

8032— + H20 2 HSO3 + OH- — | etap hydrolizy anionu pochodzacego od Kuso.~ = 6,31-10°¢
3
stabego kwasu

HSO3 + H20 < SO2-H20 + OH- - Il etap hydrolizy anionu pochodzacego od |Ku,so, = 1,26:107
stabego kwasu prawie catkowicie cofniety przez

jony OH~ z | etapu, zgodnie z regutg przekory

Sumarycznie: 2NH4* + SO3%~ + 2H20 2 2NH3-H20 + SO2-H20

Odczyn roztworu (NH4)2SOs: zasadowy. Przy dwoch etapach hydrolizy anionu
zasadnicze znaczenie ma | etap, gdzie stata dysocjacji HSOs™ jest mniejsza od statej
dysocjacji NHz-H20. Zatem stata hydrolizy SO3?~ jest wieksza od statej hydrolizy NH4*,

skutkujgc odczynem zasadowym.

Powyzsze przyktady hydrolizy soli stabych zasad i stabych kwasow pokazuja,
ze odczyn roztworu po hydrolizie kationowo-anionowej zalezy zaréwno od mocy
zasady, jak i od mocy kwasu, ktoére powstajg w wyniku reakcji. Od warto$ci statej
dysocjacji produktu hydrolizy zalezy obliczana warto$¢ statej hydrolizy danego jonu,
a porownujgc wartosci tych statych mozna okresli¢, czy dominuje hydroliza kationu
(odczyn kwasowy), anionu (odczyn zasadowy), czy tez procesy te sg rownowazne
(odczyn obojetny), przy czym poréwnuje sie zawsze state hydrolizy pierwszego

etapu.

11.2.4. Wodorosole

Istnieje wazna prawidtowos¢ dotyczgca poréwnywania odczynéw roztwordw
wodorosoli z odczynami roztworéw odpowiadajgcych im soli nie zawierajgcych
wodoroanionow. Mianowicie w takim uktadzie zawsze roztwér wodorosoli bedzie miat

odczyn stabiej zasadowy (bardziej kwasowy). Przyktadowo:
e pHNa,co, > pHNaHco;,
e pHNa,s0; > pHNaHsO,,
e pHk,po, > pHK,HPO, > PHKH,PO,.

Ponizej zostaty omowione przyktady dotyczgce przewidywania odczynu wybranych
wodorosoli stabych kwasdéw i mocnych zasad.

145



e NaHCO3

NaHCOs — Na* + HCOs~ - ! etap dysocjacj HCOs = H* + C032— - |l etap dysocjacji
(100%) (Knco,™ = 5,01 “10°™)
HCOs3 + H2O 2 CO2:H20 + OH~ - hydroliza anionu pochodzacego od stabego kwasu (K Hcog = 2,51-10°F)

Odczyn roztworu NaHCOs: zasadowy. Okreslenie odczynu wymaga szczegoétowe;j
analizy obu proceséw zachodzacych dla wodoroanionu HCOs3™. Bierzemy pod uwage
dysocjacje (statg dysocjacji) i hydrolize (nalezy obliczy¢ statg hydrolizy), poniewaz
w wyniku tych procesow powstajg odpowiednio zaréwno jony H*, jak i OH-.
Ostatecznie o odczynie bedzie decydowat proces dominujgcy. W tym przypadku stata

dysocjacji HCOs~ jest mniejsza od statej jego hydrolizy, wiec odczyn roztworu jest

zasadowy.

e NaHSO:;

NaHSO3 — Na* + HSO3~ - !etap dysocjacji HSO3™ 2 H* + SQ32- - !l etap dysocjacii
(1000/0) (KHSO3_ = 6,31 '10_8)

HSO3 + H20 2 SO2:H20 + OH~ - hydroliza anionu pochodzacego od stabego kwasu (K, Hso,™ = 7,94:107%)

Odczyn roztworu NaHSOs: kwasowy. Z analizy przeprowadzonej tak jak
w poprzednim przyktadzie wynika, ze stata dysocjacji HSO3™ jest wieksza od statej jego

hydrolizy, wiec odczyn roztworu jest kwasowy.

e K2HPO4
N + 4 2— - | etap dysocjaciji 2- 5> H* + 3—- - |l etap dysocjacji
2 4 4 4= & 4
(100%) (Kipo,2- = 5,01-107)
HPO42— + H20 2 HoPOs~ + OH- - | etap hydrolizy anionu pochodzgcego od stabego kwasu
(Kh HPO42_ = 1,581077)
HoPO4 + H20 2 H3PO4 + OH- — |l etap hydrolizy anionu pochodzgcego od stabego kwasu

(Kh HoPO,~ = 1,58'10712)

Odczyn roztworu K2HPO4: zasadowy. Z analizy przeprowadzonej jak poprzednio
wynika, Zze stata dysocjacji HPO4?~ jest mniejsza od statej jego hydrolizy, wiec odczyn
roztworu jest zasadowy. W analizie odczynu drugi etap hydrolizy jest pomijany,
poniewaz zachodzi on w znacznie mniejszym stopniu, co wida¢ powyzej na podstawie

obliczonych statych hydrolizy.
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e KH2PO4

KH2POs — K* + HoPO4~  — ! etap dysocjacii H2PO4~ 2 H* + HPO42~ - !l etap dysocjacii
(100%) (Kn,po,- = 6,31:10)

HPO42— 2 H + po43— — Il etap dysocjacji
(KHPOAZ’ =501 '10_13)

H2PO4~ + H20 2 H3PO4 + OH~ - hydroliza anionu pochodzacego od stabego kwasu (K wypo,” = 1,58-1071%)

Odczyn roztworu KH2PO4: kwasowy. Podobnie jak w poprzednim przyktadzie anion
pochodzi od kwasu H3sPOs, ale stata dysocjacji H2PO4~ jest wieksza od statej jego
hydrolizy, wiec odczyn roztworu jest kwasowy. W analizie odczynu proces dysocjaciji
HPO4% (Il etap) jest pomijany, poniewaz zachodzi on w znacznie mniejszym stopniu

niz dysocjacja H2PO4~, co wida¢ powyzej na podstawie podanych statych dysocjaciji.

11.2.5. Sole hydrolizujace z wytragceniem osadu

Niektore sole pochodzgce od stabych zasad majg sktonnos¢ do hydrolizowania
z wytrgceniem wyraznie widocznego osadu. W taki sposob hydrolizujg miedzy innymi
sole cyny, bizmutu, antymonu, niektére sole glinu, zelaza, chromu czy rteci. Jezeli
przyktadowo kationy AI** lub Fe3* wystepujg w solach z anionami stabych kwasoéw, to
proces hydrolizy moze by¢ daleko posuniety. Bedzie o tym decydowata moc
odtwarzanego kwasu oraz mata rozpuszczalnos¢ drugiego produktu hydrolizy.
Typowymi przyktadami sg tu AI(CH3COOQ)s oraz Fe(CH3COO)s:

Al(CHsCOO)s — AR* + 3CH3COO-
AI%* + CH3COO- + H20 2 Al(OH)?* + CHsCOOH ~ I etap hydrolizy
AI(OH)?* + 2CH3COO~ + H20 2 Al(OH)2(CH3COO)| + CH3COOH - !l etap hydrolizy

Powstajgca hydroksosdl jest trudno rozpuszczalna i wytrgca sie biaty osad. Trzeci etap
hydrolizy, prowadzgcy do otrzymania wodorotlenku nie zachodzi. Analogicznie
hydrolizuje Fe(CH3COOQ)s. Powstaje wéwczas brgzowy osad Fe(OH)2(CHsCOO).
W sposéb charakterystyczny przebiega tez hydroliza BiCls:

BiClz — Bi®* + 3CI-
Bi3* + H.0 2 Bi(OH)2+ + H* — | etap hydrolizy

Bi(OH)2* + H20 2 Bi(OH)2* + H* - !l etap hydrolizy
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Bi(OH)2+ 2 BiO* + H20 — samorzutne odwodnienie

BiO* + CI- o BIOCH — wytrgcenie osadu z anionem wyjsciowej soli

Powstajgcy produkt Il etapu hydrolizy ulega samorzutnemu odwodnieniu tworzgc biaty
osad BiOCI i lll etap hydrolizy nie zachodzi. Podobnie SbCls hydrolizuje do osadu
SbOCI (dwa etapy hydrolizy i odwodnienie), a SbCls hydrolizuje do SbO2Cl (cztery
etapy hydrolizy i odwodnienie). Hydrolizie mogg ulegac¢ nie tylko chlorki bizmutu
i antymonu, ale takze ich potgczenia z innymi anionami, dajgc podobnie wygladajgce

osady, lecz z innym anionem, np. (SbO)2S04, BiIONOs.

W analizie jakosciowej znane sg rozne przypadki nietrwatosci soli
spowodowanej hydrolizg. Na przyktad z roztworu wodnego soli glinu czy chromu(lll)
nie mozna wytrgci¢ osadu siarczkéw, poniewaz w tych warunkach powstajg od razu

produkty hydrolizy tych kationéw i jonu siarczkowego.
2APR* + 382~ + 6H20 — 2AI(OH)3| + 3H2S1

SnCl2 jest czesto podawanym przyktadem takiego przebiegu procesu hydrolizy,
ktory mozna interpretowac jako klasyczng reakcjg odwrotng do reakcji zobojetniania,

prowadzgcg do wytrgcenia osadu Sn(OH)z:
SnCl2 — Sn?* + 2CI-
Sn?* + H20 2 Sn(OH)* + H* ~ | etap hydrolizy
Sn(OH)* + H20 & Sn(OH)2| + H* - Il etap hydrolizy

Podobnie klasyczny przebieg reakcji z wytrgceniem osadu wodorotlenku dotyczy soli

cyny(IV).

11.3. Czynniki wplywajace na przebieg hydrolizy

Czynnikami sprzyjajgcymi hydrolizie jest rozcienczanie roztworu oraz
podwyzszona temperatura. Poniewaz hydroliza soli jonowych jest odwracalna
i podlega prawu dziatania mas, odnoszgc sie do reguly przekory mozna na nig

odpowiednio wptywac.

W chemii nieorganicznej czesto zdarza sie, ze hydroliza jest zjawiskiem
niepozgdanym. Przykladowo w przypadku przygotowywania roztworu SnClz lub SbCl3

obserwuje sie wydzielanie osadu (roztwoér jest metny lub z wyraznym osadem).
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Woéwczas hydrolize kationu mozna cofngé przez dodanie odpowiedniego mocnego

kwasu:
Sn(OH)2 + 2H* — Sn?* + 2H20
SbOCI + 2H* — Sb3* + H20 + CI-

Wyjsciowe state sole hydrolizujgce typu SnCl2 czy SbCls mozna tez od razu
rozpuszczac¢ w kwasie. W ten sposéb stabilizuje sie roztwory wielu soli, zapobiegajgc
wytrgcaniu sie w nich osadu jako produktu hydrolizy. Innym przyktadem, w ktérym
hydroliza jest niekorzystna i trzeba jg cofngc, jest wytrgcanie weglanow za pomocag
(NH4)2COs. Na pierwszym etapie hydrolizy tej soli powstajg jony HCOs~. Jest to
zjawisko niepozadane, poniewaz zmniejsza sie wowczas stezenie jonéw CO3z*-
potrzebnych do wytrgcenia weglanéw. Jednoczesnie powstajgce wodoroweglany sg
rozpuszczalne w wodzie. Dodatek NH3-H20 cofa hydrolize i umozliwia wytrgcenie

osadu.

W analizie jakosciowej sg tez sytuacje, w ktorych wykorzystuje sie hydrolize.
Przyktadem jest oddzielanie jonow Cr3* od jonéw APR* i Zn?* przez ogrzewanie
mieszaniny chromiandéw(lll), glinianéw i cynkanow (srodowisko silnie zasadowe), gdzie
chromian(lll) hydrolizuje z wytrgceniem wodorotlenku chromu(lll), a pozostate jony
pozostajg w roztworze. W tej sytuacji zapis reakcji hydrolizy moze by¢ rdézny,
w zaleznosci od wybranej formy chromianu(lil): CrO2~ lub CrO3%- (zgodnie z klasyczng
teorig kwaséw i zasad), albo odpowiednio [Cr(OH)4]~ lub [Cr(OH)e]3~ (zgodnie z teorig

kompleksow):
CrOs3~ + 3H20 ™! Cr(OH)s| + 30H-

[Cr(OH)a]- =™ Cr(OH)s| + OH-

11.4. Stata i stopien hydrolizy, pH roztworéw soli hydrolizujgcych

Proces hydrolizy danej soli charakteryzujg wielko$ci podobne do przypadku
dysocjacji, czyli stata hydrolizy (Kh) i stopief hydrolizy (8). W zwigzku z tym, ze sg to
wartosci liczbowe, bardzo konkretnie pokazujg one jak daleko hydroliza jest posunieta.
Ponadto mozliwe jest obliczenie pH roztworu soli hydrolizujgcej. Podane wielkosci i ich
wyprowadzenia sg zalezne od typu hydrolizy.
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11.4.1. Stala hydrolizy (Kn)

Obliczanie statej hydrolizy, po wyprowadzeniu odpowiednich zaleznosci
matematycznych, sprowadza sie jedynie do korzystania z podanych w tablicach
statych dysocjacji kwasow i zasad oraz z powszechnie znanej wartosci iloczynu

jonowego wody (Kw = 10714).

11.4.1.1. Stala hydrolizy anionowej
Hydrolize anionowg mozna przedstawiC¢ nastepujacym ogolnym réwnaniem
reakcji:
A~ + H20 2 HA + OH-
Wobwczas jej stata rwnowagi to:

B [HA]'[OH]
~ [ATT[H.0]

Po przeksztatceniu:

K-[H,0] = [HA]-[OH ]
? [AT]
lloczyn dwéch statych K i [H20] rowniez jest wielkoscig statg i w tym przypadku jest to
stata hydrolizy anionu A~:
__ [HA][OHT]
Dazgc do wyprowadzenia prostego rownania pozwalajgcego obliczy¢ statg
hydrolizy dowolnego anionu, przyjmijmy, ze staby kwas HA, bedacy produktem

hydrolizy, dysocjuje wg reakc;ji:

HAZ2 H" + A~
Zatem jego stata dysocjaciji to:
_[HTAT]
ATy

Biorgc pod uwage iloczyn jonowy wody i wyprowadzajgc z niego [H*]:

Ke=HHOHT = [H'l= 5
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a nastepnie wstawiajgc je do wyrazenia na Ka mamy:

Ko ae
PHTAT kw1 1 AT K K,
~ [HA]  [OH] [HA] " [OHT[HA] [HA[IAIP_H‘I ~ Kpa

Ka

Po przeksztatceniu:

Ky
Kia- = —
AT K,

Stata hydrolizy A~ zalezy od rodzaju soli: im s6l pochodzi od stabszego kwasu,
tym mniejsza wartosc¢ statej dysocjacji tego kwasu (Ka), a wieksza warto$¢ statej
hydrolizy Kna~, wiec silniejsza hydroliza. Kna~ nie zalezy od stezenia soli, ale

podobnie jak Kw, zalezy od temperatury.

11.4.1.2. Stata hydrolizy kationowej
Hydrolize kationowg mozna przedstawi¢ nastepujgcym ogolnym réwnaniem
reakcji:
B* + H20 2 BOH + H*
Wdéwczas jej stata rbwnowagi to:

_ [BOH][H']
[B"][H.0]

Po przeksztatceniu:

[BOH][H']
K:[H0] = ———
[B']
lloczyn dwéch statych K i [H20] rowniez jest wielkoscig statg i w tym przypadku jest to

stata hydrolizy kationu B™:
_ [BOH][H']
Dazgc do wyprowadzenia prostego réwnania pozwalajgcego obliczy¢ statg

hydrolizy dowolnego kationu, przyjmijmy, ze staba zasada BOH bedgca produktem

hydrolizy dysocjuje wg reakcji:
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BOH 2 B* + OH~
Zatem jej stata dysocjacji to:

_ [B'][OH]
b~ " BOH]

Biorgc pod uwage iloczyn jonowy wody i wyprowadzajgc z niego [OH]:

. Ky
Ky=[HT[OH] = [OH]=—%
[HT-OH] [OH = 1,

a nastepnie wstawiajgc je do wyrazenia na Ko mamy:

[B] N . .
K = H]_ 1 [BIK,_ B1 Kw _ Kw
" [BOH] [BOH] [HM] [BOH]'[H] " [BOH][H'] K

[B]
Po przeksztatceniu:

K
Kig* = K_\:

Stata hydrolizy B* zalezy od rodzaju soli: im sél pochodzi od stabszej zasady,
tym mniejsza wartos¢ statej dysocjacji tej zasady (Kb), a wieksza wartosc¢ statej
hydrolizy Kns*, wiec silniejsza hydroliza. Kne* nie zalezy od stezenia soli, ale

podobnie jak Kw, zalezy od temperatury.

11.4.1.3. Stala hydrolizy kationowo-anionowej

Dysocjacje soli BA, pochodzacej od stabej zasady i stabego kwasu oraz
hydrolize kationu i anionu mozna przedstawi¢ kolejno nastepujgcymi ogoélnymi

réwnaniami reakcji:
BA - B* + A~
B* + H2O 2 BOH + H*
A~ + H20 2 HA + OH-
Sumaryczne réwnanie hydrolizy przyjmuje postac:
B*+ A~ + H20 2 BOH + HA

Wdéweczas stata rownowagi tej reakcji to:
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[BOH]-[HA]

" BTIATHO]
Po przeksztatceniu:
Kﬂt0]=E§¥ﬂﬂ#ﬂ
[B]'[A]

lloczyn dwéch statych K i [H20] rowniez jest wielko$cig statg i w tym przypadku jest to

stata hydrolizy kationowo-anionowej soli BA:
_ [BOH]-[HA]
hBA = ot a1
[B']'[A]
Dazgc do wyprowadzenia prostego réwnania pozwalajgcego obliczy¢ statg

hydrolizy kationowo-anionowej, przyjmijmy, ze staba zasada BOH i staby kwas HA,

bedgce produktami hydrolizy, dysocjujg wg reakcji:
BOH 2 B* + OH~-
HA2 H" + A-
Zatem ich state dysocjacji to odpowiednio:

_ [B'T[OH] _[HTAT]
Kb = W oraz Ka = W

Mnozac te wartosci przez siebie otrzymujemy:

KoK, = [B'T[OH] [H'I[AT] _ [B'][AT[HT[OH]
6" TIBOH] [HA] [BOH] [HA]

Biorgc pod uwage, ze iloczyn jonowy wody to Kw = [H*]-[OH"] mamy:

ok o BTATKe Ky Ky
b'Na = [BOH][HA] [BOH]-[HA] "~ Kiga
[B']AT]

Po przeksztatceniu:

Kw
[KhBA = KoK, ]

Stata hydrolizy soli AB jest tym wieksza, im mniejsze sg wartosci Kb i Ka, czyli

im stabsze sg zasada i kwas, od ktdérych pochodzi sol. Knea nie zalezy od stezenia

soli, ale podobnie jak Kw, zalezy od temperatury.
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11.4.2. Stopien hydrolizy (B)

Stopien hydrolizy to wielkos¢ analogiczna do stopnia dysocjacji. Okresla
stosunek stezenia kationdw lub aniondw, ktére ulegty hydrolizie (Cn), do poczatkowego
(wyjsciowego) stezenia tych jonow, powstatych w wyniku dysocjacji uzytej
hydrolizujgcej soli (Csoli).

Ch
Csoli

B:

Obliczanie wartosci B, podobnie jak w przypadku statej hydrolizy, réowniez mozna
sprowadzi¢ do korzystania z wartosci statych dysocjacji kwaséw i zasad oraz Kuw.
Dodatkowo konieczna jest tu znajomosC wyjsciowego stezenia soli (jonow
hydrolizujgcych), poniewaz stopieh hydrolizy, podobnie jak stopien dysocjacji, zalezy

od stezenia.

11.4.2.1. Stopien hydrolizy anionowej

Przyjmijmy, ze hydrolize anionowg mozna przedstawi¢ nastepujgcym ogolnym

réwnaniem reakciji:
A~ + H20 2 HA + OH-

Wyijsciowe stezenie anionu A~ (przed hydrolizg) uzytej soli oznaczmy jako Csoli. Zatem
mozna je obliczy¢ ze wzoru na stezenie molowe, dla ktérego przyjmijmy, ze uzyto ilos¢

soli zawierajgcg 1 mol aniondéw:

1
Cosoli = V;

gdzie:
1 — catkowita (poczgtkowa) ilos¢ moli aniondéw uzytej soli rowna 1 [mol],

V — objeto$¢ roztworu [dm3].

Po hydrolizie rownowagowe stezenia HA oraz OH- sg sobie réwne, co wynika ze
stechiometrii powyzszej reakcji i przyjmijmy, ze bedg one oznaczone stosunkiem

stopnia hydrolizy do objetosci roztworu:

[HA] = [OH] =

<l™®
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Zatem réwnowagowe stezenie A~ (po hydrolizie), oznaczane jako [A-], mozna obliczyé
jako roznice stezenia poczgtkowego (Csoi) oraz stezenia jednego z powstajgcych

produktow:
_ 1 8 1-B
[A1= CsoirHAl = =( = ~-

Jak przedstawiono wczesniej, statg hydrolizy anionowej mozna wyrazic jako:

Kevo = [HA]-[OH']
Wiec podstawiajgc zatozone wielkosci:
B.B
_VV_B VvV _ _F B* o P

K
Kha- = K—W
a
wiec:
K B*
K_a = Cgoli’ m

Z powyzszego réwnania, podstawiajgc wartosci znane (Kw, Ka oraz Csoli), mozna
obliczy¢ stopien hydrolizy anionowej, niezaleznie czy jego wartos¢ jest duza czy mata.
Jesli natomiast wiadomo, ze B << 1 (8 << 100%), czyli w sytuacji, gdy roztwor nie jest
zbyt rozciehczony, to wartos¢é 1— ~ 1, co upraszcza réwnanie:

Kw _

Ka Csoli ) BZ

A po przeksztatceniu ostatecznie:

Kw

b= Ka - Csoli

Im mniejsze jest stezenie soli, tym wieksza jest warto$¢ liczbowa 8, a to
oznacza, ze od strony matematycznej stopien hydrolizy anionowej zwieksza sie wraz

Z rozcienczeniem roztworu.
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11.4.2.2. Stopien hydrolizy kationowej

Przyjmijmy, ze hydrolize kationowg mozna przedstawi¢ nastepujgcym ogolnym

rownaniem reakgciji:
B* + H2O 2 BOH + H*

Wyijsciowe stezenie kationu B* (przed hydrolizg) uzytej soli oznaczmy jako Csoii. Zatem
mozna je obliczy¢ ze wzoru na stezenie molowe, dla ktdrego przyjmijmy, ze uzyto ilos¢
soli zawierajgcg 1 mol kationéw:

1
Csoli = V;
gdzie:
1 — catkowita (poczatkowa) ilos¢ moli kationdw uzytej soli rowna 1 [mol],

V — objetos¢ roztworu [dm3].

Po hydrolizie rownowagowe stezenia BOH oraz H* sg sobie rowne, co wynika ze
stechiometrii powyzszej reakcji i przyjmijmy, ze bedg one oznaczone stosunkiem

stopnia hydrolizy do objetosci roztworu:

[BOH] = [H'] =

<l™®

Zatem réwnowagowe stezenie B* (po hydrolizie), oznaczane jako [B*], mozna obliczy¢
jako roznice stezenia poczgtkowego (Csoli) oraz stezenia jednego z powstajgcych

produktow:

+ 1 1-
[B'] = Csoi~[BOH] = v—g = TB

Jak przedstawiono wczesniej, statg hydrolizy kationowej mozna wyrazi¢ jako:

_ [BOH]-[H']

hB [B+]

Wiec podstawiajgc zatozone wielkosci:

K+ZE=B—2-V= BZ :1-[32 =C B_z
BT 1B T2 1B V-(1-B) V 1B V1B
V

Z poprzednich rozwazan wiemy, ze:
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Kng* =

wiec:

& =C B_z
Kb soli 1_B

Z powyzszego roéwnania, podstawiajgc wartosci znane (Kw, Ko oraz Csoli), mozna
obliczyc¢ stopien hydrolizy kationowej, niezaleznie czy jego wartosc jest duza czy mata.
Jesli natomiast wiadomo, ze << 1 (8 << 100%), czyli w sytuacji, gdy roztwor nie jest

zbyt rozcienczony, to warto$¢ 1- ~ 1, co upraszcza réwnanie:

K
K_\:: = Csoli 'Bz

P JKb “Coon

Im mniejsze jest stezenie soli, tym wieksza jest wartosc¢ liczbowa (3, a to

A po przeksztatceniu ostatecznie:

oznacza, ze od strony matematycznej stopien hydrolizy kationowej zwigksza si¢ wraz

Z rozcienczeniem roztworu.

11.4.2.3. Stopien hydrolizy kationowo-anionowej

Przyjmijmy, Zze hydrolize kationowo-anionowg mozna przedstawié

nastepujgcym ogolnym rownaniem reakciji:
B*+ A~ + H20 2 BOH + HA

Wyjsciowe stezenie kationu B* oraz anionu A~ (przed hydrolizg) uzytej soli oznaczmy
jako Csoli. Ponadto wiadomo, ze oba stezenia sg sobie réwne, zgodnie ze stechiometrig
powyzszej reakcji. Zatem mozna je obliczy¢ ze wzoru na stezenie molowe, dla ktérego
przyjmijmy, ze uzyto ilos¢ soli zawierajgcg 1 mol kationow i 1 mol anionow:

1

Cosoli = V]

gdzie:
1 — catkowita (poczgtkowa) ilos¢ moli kationu oraz anionu uzytej soli 1 [mol],
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V — objeto$¢ roztworu [dm3].

Po hydrolizie rownowagowe stezenia BOH oraz HA sg sobie réwne, co wynika ze
stechiometrii powyzszej reakcji i przyjmijmy, ze bedg one oznaczone stosunkiem

stopnia hydrolizy do objetosci roztworu:

[BOH] = [HA] g

Zatem réwnowagowe stezenia B* oraz A~ (po hydrolizie), oznaczane jako [B*] i [A7],
mozna obliczy¢ jako roznice stezenia poczatkowego (Csoii) oraz stezenia jednego

z powstajgcych produktéw:
. _ 1T 8 _1-B
[B']1=[AT= Csai~[BOH] = G-y = <~

Jak przedstawiono wcze$niej, statg hydrolizy kationowo-anionowej mozna wyrazic¢

jako:
_ [BOHJ-[HA]
11=7 N —
[B']'[A]
Wiec podstawiajgc zatozone wielkosci:
B.B 2 2 2
Kgp= YV __P .V __ B
1-B.1-B v? (1-p? (1-B)
v v (1-B)"  (1-8)
Z poprzednich rozwazan wiemy, ze:
Kw
Khea = Ko K.
wiec:
Ko _ B
Ko'Ka  (1-p)°

Z powyzszego réwnania, podstawiajgc wartosci znane (Kw, Ko i Ka), mozna obliczy¢
stopien hydrolizy kationowo-anionowej, niezaleznie czy jego wartos¢ jest duza czy
mata. Jesli natomiast wiadomo, ze B << 1 (B << 100%), czyli w sytuacji, gdy roztwor

nie jest zbyt rozcienczony, to warto$¢ 1- = 1, co upraszcza rownanie:
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A po przeksztatceniu ostatecznie:

W przypadku hydrolizy kationowo-anionowej (3 nie zalezy od stezenia soli,
natomiast zalezy od statych dysocjacji kwasu i zasady powstajgcych w wyniku
hydrolizy. Im stabszy kwas i zasada, tym wiekszy stopien hydrolizy soli, czyli tym

silniejsza hydroliza.

11.4.3. Obliczanie pH roztworéw soli hydrolizujgcych

Ustalenie prostych zaleznosci pomocnych w obliczaniu orientacyjnych wartosci
pH dla hydrolizy anionowej oraz kationowej wymaga zatozenia, ze hydroliza nie jest
procesem dominujgcym w roztworze (zachodzi w stosunkowo niewielkim stopniu).
Wowczas upraszajgc mozna przyjac, ze rownowagowe stezenia hydrolizujgcych
anionow [A7] i kationdw [B*] nie zmieniajg sie w sposob istotny, zatem dla hydrolizy

anionowej [A7] ~ Csoii oraz dla hydrolizy kationowej podobnie [B*] ~ Csoii.

W hydrolizie anionowej, gdzie jednym z produktéw sg aniony OH-, wiadomo,

ze powstajg one molowo w takiej samej ilosci, jak staby kwas HA:
A"+ H20 2 HA+ OH-
Tym samym zachodzi rownos¢ [HA] = [OH"]. Ponadto trzymajgc sie powyzszego

uproszczonego zatozenia [A7] = Csoi oOraz podstawiajgc odpowiednio do

przedstawionego wczesniej wyrazenia Kna~ mamy:

_ [HAJ[OHT] _ [OHP
"MTIAT T Cea

A po przeksztatceniu:

[OH] = Kha~ * Csoli

Na podstawie [OH"] mozna z tatwos$cig obliczy¢é pOH, a nastepnie pH.

Z kolei w hydrolizie kationowej, gdzie jednym z produktéw sg kationy H”,

wiadomo, ze powstajg one molowo w takiej samej ilosci, jak staba zasad BOH:

B*+ HO 2 BOH + H*
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Tym samym zachodzi rowno$¢ [BOH] = [H*]. Ponadto trzymajgc sie powyzszego
uproszczonego zatozenia [B*] = Csoi oOraz podstawiajgc odpowiednio do

przedstawionego wczesniej wyrazenia Kns™ mamy:

_[BOHJ[H']_ [H'T
BT TTBY] Cea

[[H+] = /KhB+ : Csoli]

Na podstawie [H*] mozna z tatwos$cig obliczy¢ pH jako ujemny logarytm.

A po przeksztatceniu:

Uproszczony przypadek obliczania pH dla hydrolizy kationowo-anionowej
dotyczy sytuacji, kiedy moc kwasu i zasady bedgcych produktami hydrolizy jest
zblizona, a zatem majg one tez zblizone wartosci statych dysocjacji. W takim

przypadku staby kwas HA i staba zasada BOH powstajg tu w ilosciach réwnowaznych:
B*+A~ + H20 2 BOH + HA

wiec [BOH] = [HA], zatem stosunek stezenia jonow OH~ i H* jest w przyblizeniu réwny
1 i takg samg warto$¢ ma stosunek statych dysocjacji zasady BOH i kwasu HA:

Ky [OH]

Ko [H']
Korzystajgc z iloczynu jonowego wody Kw = [H*]-[OH"], mozna wyprowadzi¢ stezenie
OH-:

Kw
[H]

[OH] =

A nastepnie wstawic je do zatozonych stosunkdw:
Ku
Ko J[OHT_HT _ Ku
Ka [H+] [H+] [H+]2

Po przeksztatceniu:

+ Kw - K
H= ==
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Wynika stad, ze jezeli state dysocjacji powstajgcego stabego kwasu i stabej zasady
majg zblizone wartosci, to [H*] jest bliskie \/K,, , a pH roztworu jest bliskie 7. Tego typu
przypadkiem jest hydroliza CH3COONHa.

Obliczanie pH w przypadku hydrolizy wodorosoli wymaga odrebnej analizy.
W ramach zarysowania sytuacji skupmy sie tylko na hydrolizie wodorosoli mocnych
zasad. Jak wiadomo, w roztworach tego typu soli zachodzg jednoczesnie procesy

dysocjacji i hydrolizy. Przyktadowo w roztworze NaHCO3 mamy:
NaHCO3; — Na* + HCO3~
A nastepnie:

HCOs~ 2 H* + CO3%- HCO3™ + H20 2 CO2:H20 + OH~

dysocjacja hydroliza

Znajgc wyrazenia statej dysocjacji HCOs™, statej jego hydrolizy oraz iloczyn jonowy
wody, ponadto wiedzgc, ze suma fadunkéw jondw dodatnich w roztworze jest rowna
sumie fadunkéw jondw ujemnych, mozna wyprowadzi¢ wzoér na stezenie kationdw

wodoru w takim roztworze. W przypadku NaHCO3s wzor ten ma postac:

[H']= VKar Kaz
gdzie Ka1 i Ka2 to state kolejnych etapow dysocjacji kwasu, od ktérego pochodzi ta sél
(H2CO3). Powyzsza zaleznosc¢ dotyczy ogdlnie wodorosoli zawierajgcych wodoroanion
z pierwszego etapu dysocjacji kwasu, np.: NaHSO3, NaHS, NaH2PO4, NaH2AsOa.

Z kolei w przypadku NazHPO4 wzor przyjmie postac:

[H'] = VKaz Kas
gdzie Ka2 i Ka3 to state drugiego i trzeciego etapu dysocjacji kwasu H3POs4, od ktérego
pochodzi Na2HPO4. Ta zalezno$¢ dotyczy w ogdinym ujeciu wodorosoli zawierajgcych
wodoroanion z drugiego etapu dysocjacji kwasu. Widac¢ wiec, ze stezenie jonow H*
w roztworach wodorosoli, a tym samym pH tych roztwordw, nie zalezy od stezenia soli,
lecz od warto$ci statych dysocjacji odpowiednich etapdw procesu. Aby rownania byty
stosowalne nalezy zatozyC, ze w przypadku wodorosoli zawierajgcych wodoroanion
z pierwszego etapu dysocjacji kwasu stezenie soli jest znacznie wieksze od Kaz,
a w przypadku wodorosoli zawierajgcych wodoroanion z drugiego etapu dysocjacji

kwasu stezenie soli jest znacznie wieksze od Ka2.
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Rozpuszczalnos¢ i stracanie

12.1. Proces rozpuszczania i towarzyszace mu efekty

Rozpuszczanie jest procesem fizycznym, polegajgcym na przeprowadzeniu
substancji do roztworu bez zmiany jej sktadu chemicznego. Skutkiem rozpuszczenia
sie zwigzku jest powstanie co najmniej dwusktadnikowej mieszaniny jednorodnej
nazywanej roztworem. Skfadnikow roztworu nie mozna rozdzieli¢ mechanicznie, ale
jest to mozliwe po zastosowaniu niektorych metod fizycznych, np. poprzez
krystalizacje lub ekstrakcje. W wyniku tych proceséw mozemy odzyskac¢ niezmieniony
zwigzek, ktory wczesniej rozpuszczono. Skfadnik wystepujgcy w roztworze
w najwiekszej iloSci nazywany jest rozpuszczalnikiem. Zaréwno substancja
rozpuszczana jak i rozpuszczalnik mogg mie¢ rozny stan skupienia. Istniejg
przyktadowo roztwory ciat statych w gazach, gazéw w innych gazach, cieczy w ciatach
statych itd., jednak w pracy laboratoryjnej najczesciej mamy do czynienia z roztworami

ciat statych lub cieczy w cieczach.

Podczas rozpuszczania substancji statej w ciektym rozpuszczalniku nastepuje
niszczenie sieci krystalicznej i solwatowanie czgsteczek lub jonéw substancji przez
czgsteczki rozpuszczalnika, z czego bezposrednio wynika tez dysocjacja
elektrolityczna. Wskutek przyciggania elektrostatycznego miedzy jonami krysztatu
a dipolami czgsteczek wody, nastepuje ostabienie wigzan wewnatrzkrystalicznych,
hydratacja jondéw i w rezultacie rozpad krysztatu na jony z otoczkg hydratacyjng.
Dodatkowo czesto tworzg sie tez akwakompleksy. Na rozpuszczalno$¢ danej
substancji wptywa wiec zaréwno energia sieci krystalicznej, z ktérej wzrostem
rozpuszczalnos¢ maleje, jak i energia hydratacji jonow, z ktérej wzrostem

rozpuszczalnosc¢ rosnie.

Podczas rozpuszczania substancji mogg wystepowac roézne zjawiska
fizykochemiczne wykraczajgce poza prostg zmiane stanu skupienia i utworzenie
mieszaniny jednorodnej. Ponizej zostaty po krétce scharakteryzowane najwazniejsze

efekty towarzyszace procesowi rozpuszczania.

162



o Efekty termiczne

Rozpuszczanie moze by¢é procesem endotermicznym i nastepuje wéwczas
obnizenie temperatury powstajgcego roztworu (pochtfanianie ciepta). Endotermicznie
czesto rozpuszczajg sie w wodzie sole nieorganiczne, np. KCI czy Na2S0a4. Z kolei
w przypadku egzotermicznym temperatura roztworu wzrasta (ciepto wydziela sie).
Typowym przyktadem rozpuszczania egzotermicznego jest mieszanie z wodg

mocnych kwasow lub zasad, ale takze przyktadowo soli Al2(SOa4)s.

Niszczenie sieci krystalicznej, w tym dysocjacja w przypadku elektrolitow,
wymaga dostarczenia energii (E1) i wowczas uktad pobiera jg z otoczenia. Z kolei
w wyniku solwatacji, w tym hydratacji czgsteczek lub jonoéw, uwolnionych do roztworu

po rozpuszczeniu substancji, energia najczesciej wydziela sie (E2). Zatem jesli:
— E1 > E2, to rozpuszczanie jest procesem endotermicznym,
— E1 < E2, to rozpuszczanie jest procesem egzotermicznym,

— E1 = E2, to zmiana temperatury roztworu w wyniku rozpuszczania substanciji nie

jest wyraznie odczuwalna, jak przyktadowo przy rozpuszczaniu NaCl w wodzie.

Efekty termiczne mozna wyrazi¢ rowniez w sposob termodynamiczny. Wowczas
przyjmuje sig, ze catkowita zmiana entalpii rozpuszczania jest sumg energii zuzytej na
rozerwanie sieci krystalicznej oraz energii uwolnionej w trakcie solwatacji (hydrataciji)

czgsteczek lub jonow:
AHrozpuszczania = AHsieci + AHsolwatacji
Jezeli:
— AHsieci > 0, to do zniszczenia sieci krystalicznej energia jest potrzebna (proces

endotermiczny),

— AHsowatacji < 0, to podczas otaczania czgsteczek rozpuszczalnikiem energia jest

wydzielana (proces egzotermiczny).

¢ Kontrakcja objetosci

Efekt kontrakcji objetosci to zjawisko polegajgce na zmianie objetosci
mieszaniny w poréwnaniu do sumy objetosci sktadnikow przed zmieszaniem. Mozna
wymieni¢ tu kilka mozliwych przyczyn, takich jak tworzenie nowych oddziatywan

miedzyczgsteczkowych (przede wszystkim wigzah wodorowych), reorganizacja
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upakowania (uporzadkowania) czgsteczek w roztworze, czy tez zachodzgca reakcja

chemiczna (wydzielanie gazéw).

O kontrakcji najczesciej mowi sie w kontekscie mieszania dwoch cieczy, gdzie
objeto$¢ jednorodnej mieszaniny jest mniejsza niz suma objetosci skfadnikow
mierzonych osobno. Typowym przyktadem jest mieszanina bezwodnego etanolu
i wody: zmieszanie 50 cm? etanolu z 50 cm? wody daje okoto 96—-97 cm?® mieszaniny,
zamiast oczekiwanych 100 cm3. Efekt kontrakcji objetosci nalezy uwzgledniaé m.in.
podczas przygotowywania roztworow o okreslonych stezeniach i w bilansach

cieplnych.

e Zmiana gestosci

Zaktadajgc statg temperature gestosé roztworu jest zwykle wigksza od gestosci
samego rozpuszczalnika i przewaznie rosnie wraz ze wzrostem stezenia substancji
rozpuszczonej, cho¢ zalezy to od typu substancji. W 20 °C gestos¢ wody wynosi
doktadnie 0,9982 g/cm3. Sporzgdzajgc w tej samej temperaturze wodne roztwory
przyktadowo o stezeniu 30%, dla wybranych substancji otrzymamy gestoSci:
HCI 1,1493 g/cm3; HNOs 1,1800 g/cm?3; H2SOa4 1,2185 g/cm3; NaOH 1,3279 g/cms3;
NH3-H20 0,8920 g/cm?3. Mozna zauwazyc¢, ze dla kazdej substancji gestosé roztworu,
mimo jednakowego stezenia procentowego (masowego), jest inna. W przypadku
NHs3-H20 jest ona w tym zestawieniu wyjgtkowo mniejsza od gestosci czystego

rozpuszczalnika.

o Efekty koligatywne

Rozpuszczenie substanciji w rozpuszczalniku wptywa na wtasciwosci fizyczne
otrzymanej mieszaniny. Efekty koligatywne to takie, ktére zalezg wytgcznie od liczby
czgsteczek rozpuszczonej substancji (czyli molalnosci), a nie od charakteru
chemicznego substancji. Typowe efekty koligatywne to obnizenie temperatury
krzepniecia, czyli efekt krioskopowy oraz podwyzszenie temperatury wrzenia, czyli
efekt ebulioskopowy (oba obserwowane w poréwnaniu do czystego
rozpuszczalnika). Ponadto do grupy tych efektéw mozna zaliczy¢ obnizenie preznosci
pary nad roztworem oraz zmiane cisnienia osmotycznego. Efekty koligatywne majg
znaczenie m.in. w oznaczaniu mas molowych oraz w technologii roztworow

izotonicznych.
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o Efekty termodynamiczne

Rozpuszczanie nalezy rozpatrywaC takze w kontekscie zmian energii

swobodnej Gibbsa, méwigcej 0 samorzutnosci procesu:
AG = AH -TAS

gdzie:
AG — zmiana energii swobodnej Gibbsa,
AH — zmiana entalpii,
T — temperatura,

AS — zmiana entropii.

Rozpuszczanie zachodzi spontanicznie gdy AG < 0. Oznacza to, ze proces moze
przebiega¢ samorzutnie nawet wtedy, gdy entalpia rozpuszczania jest dodatnia

(AH > 0), o ile towarzyszy mu wystarczajgco duzy wzrost entropii (AS) i temperatury.

12.2. Rozpuszczalnos¢ i iloczyn rozpuszczalnosci

llos¢ substancji, jakg mozna rozpusci¢c w danej porcji rozpuszczalnika
w konkretnej temperaturze jest ograniczona i w zaleznosci od uzytej ilosci zwigzku,

mozemy otrzymac jeden z ponizszych typow roztworow.
¢ Nienasycony — czyli taki, w ktérym mozna rozpusci¢ jeszcze wiecej substanciji.

e Nasycony — czyli taki, w ktorym nie mozna rozpusci¢ kolejnej porcji zwigzku.
Jesli jest to uktad heterogeniczny typu osad-roztwor, to roztwor nasycony

znajduje sie zawsze w dynamicznej rownowadze z osadem.

e Przesycony — czyli niestabilny roztwér, w ktérym rozpuszczono wiecej substancji
niz w roztworze nasyconym, przykiadowo poprzez sporzadzenie roztworu
w podwyzszonej temperaturze, a nastepnie ochtodzenie go. Zwykle pod
wptywem bodzca inicjujgcego proces krystalizacji nastepuje w nim wytrgcenie
nadmiaru substancji rozpuszczonej i przejscie w roztwor nasycony. W naczyniu
widoczny jest wtedy roztwér bedgcy roztworem nasyconym oraz osad bedacy

nadmiarem substancji rozpuszczone;.

Przyktadem farmaceutycznego wykorzystania roztworu nasyconego moze by¢

farmakopealna woda wapienna (Aqua calcis), ktéra jest nasyconym roztworem

165



wodorotlenku wapnia w wodzie. Ma ona odczyn zasadowy, wykazuje dziatanie stabo
antyseptyczne, sciggajgce i osuszajgce. Stosowana jest w recepturowych masciach,

roztworach i zawiesinach do uzytku zewnetrznego.

Rozpuszczalnos¢ zwigzkow co do wartosci liczbowych jest okreslana
w zaleznosci od tego, jak dobrze zwigzek jest rozpuszczalny. Dla zwigzkow dobrze
rozpuszczalnych stosuje sie klasyczne pojecie rozpuszczalnosci. Z kolei wielkoscig
charakterystyczng dla  zwigzkbw trudno  rozpuszczalnych jest iloczyn
rozpuszczalnosci. Ponadto w przypadku obu tych rodzajéw zwigzkéw mozna podawac

wartos¢ rozpuszczalnosci molowe.

12.2.1. Rozpuszczalnos¢ i rozpuszczalnos¢é molowa

Rozpuszczalnosé¢ to wielkos¢ pozwalajgca okresli¢ maksymalng ilos¢ danej
substancji, jaka moze sie rozpuscic w okreslonym rozpuszczalniku w danej
temperaturze, czyli jest to ilos¢ substancji potrzebna do uzyskania roztworu

nasyconego. Klasycznie wyraza sie jg w gramach na 100 g rozpuszczalnika:

r=

m (9]
M.k, L1009
gdzie:

r — rozpuszczalnosg,

ms — masa substancji [g],

Mr-ka — Masa rozpuszczalnika [100 g].

Zalezno$¢ rozpuszczalnosci zwigzkéw od temperatury jest czesto przedstawiana na

wykresach zwanych krzywymi rozpuszczalnosci (patrz tablice).

Gdy rozpuszczalnos¢ zostanie wyrazona w molach na litr rozpuszczalnika,

mdwimy o rozpuszczalnosci molowej:

n mol
S =

Vr-ka W
gdzie:
s — rozpuszczalnos¢ molowa,
n — liczba moli substancji [mol],

Vrka — Objetos$¢ rozpuszczalnika [dm?].
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Nalezy zwréci¢é uwage na podobienstwo jednostek rozpuszczalnosci molowej
[mol/dm?] i stezenia molowego [mol/dm3]. Mimo takiej samej jednostki, w pierwszym
przypadku liczba moli odnosi sie do objetosci rozpuszczalnika, a w drugim do objetosci

catego roztworu.

Substancje chemiczne wykazujg zrdéznicowang rozpuszczalno$¢ w danym
rozpuszczalniku. Mozna je podzieli¢ na bardzo dobrze, dobrze, umiarkowanie, trudno
i bardzo trudno rozpuszczalne, podajgc dla danych przedziatow odpowiednie zakresy
rozpuszczalnosci. Nie ma zwigzkow catkowicie nierozpuszczalnych. W przypadku
substancji bardzo dobrze rozpuszczalnej w wodzie (np. KCI), jej ilo§¢ niezbedna do
uzyskania roztworu nasyconego jest stosunkowo duza, niekiedy nawet przekraczajgca
ilos¢ samego rozpuszczalnika. Kolejne porcje soli dodawanej do wody powodujg
zwiekszenie objetosci roztworu, a wiec jej rozpuszczalnos¢ molowa nie bedzie
zblizona do stezenia molowego roztworu nasyconego, poniewaz objetos¢ uzytego
rozpuszczalnika nie pokrywa sie z objetoscig uzyskanego roztworu nasyconego.
W  przypadku substancji trudno rozpuszczalnej (np. AgCl), roztwor nasycony
otrzymujemy juz po dodaniu bardzo matej, wrecz znikomej ilosci soli do wody. Objetosc¢
roztworu nasyconego jest wtedy niemal taka sama, jak objetos¢ uzytego
rozpuszczalnika. Woéwczas uznaje sie, ze stezenie molowe roztworu nasyconego jest

w przyblizeniu rowne rozpuszczalnosci molowej zwigzku:

e dla zwigzkdéw dobrze rozpuszczalnych:

n mol mol

n
C= M # s= [—
Vi ldm® Vika Lldm?®

¢ dla zwigzkdw trudno rozpuszczalnych:

n mol n mol

C= - s= —_
Vr-ru dm3 Vr-ka dm3

Q

gdzie:
C — stezenie molowe,
n — liczba moli substancji [mol],
Vrru — objeto$é roztworu [dm?],
s — rozpuszczalno$¢é molowa,

Vr-ka — Objetos¢ rozpuszczalnika [dm?].
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12.2.2. lloczyn rozpuszczalnosci

Rozpuszczalnos¢ zwigzkéw trudno rozpuszczalnych bardzo czesto wyrazana
jest w postaci iloczynu rozpuszczalnosci. Jest to iloczyn stezen jonéw podniesionych
do odpowiednich poteg, zaleznych od typu stechiometrycznego substancji trudno
rozpuszczalnej, przy czym stezenia te zawsze dotyczg roztworu nasyconego,
pozostajgcego w rownowadze z osadem. W roztworze takim ustala sie réwnowaga
dynamiczna, a wiec w danej chwili tyle samo osadu rozpuszcza sie i przechodzi do
roztworu, ile jonow strgca ponownie osad. Mozemy to wyrazi¢ zapisujgc ogolne

réwnanie reakcji oraz statg rownowagi reakcji rozpuszczania (dysocjacji) zwigzku AxBy:
AxBy 2 xAY* + yBX—

_ AT

= TAB)

Poniewaz substancja nierozpuszczona (niezdysocjowana) stanowi faze stalg, jej
stezenie, czyli [AxBy], rowniez jest wielkoscig statg. Mozemy wiec przeksztatcic

powyzszy wzor w nastepujgcy sposob:
K-[AxBy] = [A" P [B]

lloczyn dwdch statych K i [AxBy] jest zatem rowniez wielko$cig statg. Oznacza sie go
symbolem Kso (lub: Ks, Ksp, Ir) i nazywa iloczynem rozpuszczalnosci danego zwigzku

trudno rozpuszczalnego:
Kso = [AV*X[B*]Y
Przesledzmy przyktad siarczku antymonu(lIl):
Sb2S3 2 2Sb3* + 352~

_ s TIS*T - sb* (2 T
SIS K-[SbySa] = [Sb'1 [S%]
Ko = [Sb™] [87 T

oraz przyktad zwigzku zawierajgcego trzy rozne rodzaje jondw:

Bi(OH):Cl 2 Bi®* + 20H- + CI-

[Bi3+][OH"]2[CI‘]
[Bi(OH),ClI]

K= K-[Bi(OH),CI] = [Bi*[OH ] [CI]
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Kso = [BI**J[OH ] [CT']

lloczyn rozpuszczalnosci dotyczy roztworu nasyconego i jest wielkoscig stata,
zalezng od rozpuszczalnika, zwigzku trudno rozpuszczalnego (w tym jego typu
stechiometrycznego), sity jonowej roztworu oraz temperatury. Wartosci Kso podawane
w tablicach dotyczg najczesciej srodowiska wodnego, temperatury 25 °C i sity jonowej
| = 0. Wyznacza sie je metodami fizykochemicznymi i najczesciej przedstawia w formie

pKso, czyli ujemnego logarytmu dziesietnego z Kso:
pPKso = —log(Kso)
Zatem aby obliczy¢ wartos¢ Kso:
Kso = 10-PKs

Doktadniejsze przedstawienie iloczynu rozpuszczalnosci powinno zamiast
stezen uwzglednia¢ aktywnosci jonow. Mamy wowczas do czynienia

z termodynamicznym iloczynem rozpuszczalnosci (Kso?):
Kso® = [AV] - (fav+) - [BX] - (fox)
gdzie:
Kso? — termodynamiczny iloczyn rozpuszczalnosci,
favt — wspoétczynnik aktywnosci jondw AY*,

fex-— wspodtczynnik aktywnos$ci jondw B*.

W przypadku zwigzkow trudno rozpuszczalnych ilos¢ jondw w roztworze nasyconym
jest na tyle mata, ze wspdtczynniki ich aktywnosci sg zblizone do jednosci i nie

popetnimy duzego btedu wstawiajgc do wzoru na Kso same stezenia jonow.

Poréwnujgc wartosci Kso réznych zwigzkéw, ale o jednakowym ilosciowo
sktadzie jonowym (typie stechiometrycznym), np. AgCl z BaSO4 (typy AB) lub Pbl2
z Mg(OH)2 (typy AB2), mozemy ocenic¢, ktory z nich jest lepiej rozpuszczalny.
Im mniejsza wartos¢ Kso, tym trudniej rozpuszczalny zwigzek. Jezeli chcemy
dokonac takiego poréwnania dla zwigzkow o odmiennym ilosciowo sktadzie jonowym
(typie stechiometrycznym), np. PbCl2 i Bi(OH)s (typ AB2 i AB3), to konieczne jest
obliczenie i poréwnanie ich rozpuszczalnosci molowych (s). Koniecznos¢ ta
zachodzi, poniewaz iloczyn rozpuszczalnosci zalezy od typu stechiometrycznego.

Z Kkolei rozpuszczalnos¢ molowa, ktéra dla zwigzkéw trudno rozpuszczalnych
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w zatozeniu jest rbwnoznaczna ze stezeniem molowym roztworu nasyconego, staje
sie niezalezna od typu stechiometrycznego — im wieksze stezenie nasyconego
roztworu (C =~ s), tym zwigzek jest lepiej rozpuszczalny. Przesledzmy

wyprowadzanie rozpuszczalnosci molowej dla wybranych typow stechiometrycznych:
e typ AB, np. AgCl, FePO4, BaSOa:

AB 2 A* + B~ =  Kso = [A*][BX]
S S S S S

Kso=S'S=S2

s =4Ks, [mol/dm?3]
e typ AB2, np. CaF2, Ni(OH)z, Sr(I0s)2:

AB2 2 A2 +2B- = Kso =[A%][B]?
S S 2s s 2s

Kso=s - (28)2 = 4s3

3 |K
s = % [mol/dm?]

o typ A2B, np. Agz2S, Ag2SOs4, TI2CrOa4:

A2B 2 2A*+ B = Kso = [A*]?[B%]
S 2s S 2s s

Kso = (28)2 - =4s3

31K
s = % [mol/dm?3]

e typ ABs, np. Bils, Fe(OH)s, Ce(l03)s:

ABs 2 A*+3B- = Kso = [A%*][B7]?
S S 3s s 3s

Kso=s - (33)3 = 27s*

= |Dso 3
S |27 [mol/dm*]
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o typ AsB2, np. Pb3(POa)2, Cus(AsOa4)2, Zns[Fe(CN)s]e:

AsB2 2 3A%* + 2B Kso = [AZ]3[B3)?
S 3s 2s 3s 2s

Kso = (38)3 : (28)2 = 108s°

s= Kso [mol/dm3]
108

Warto zauwazyc, ze typy stechiometryczne AB2 oraz A2B ostatecznie prowadzg do
tego samego wyrazenia pozwalajgcego obliczy¢ s. Podobnie bytoby w przypadku ABs
i A3B, a takze A3B2 i A2Bs.

12.2.3. lloczyn rozpuszczalnosci a wytracenie osadu

W kontekscie wytrgcania osadow pojeciem bardziej ogolnym od iloczynu
rozpuszczalnosci jest iloczyn jonowy. Rozpatrywanie wartosci iloczynu jonowego jest
szczegolnie przydatne kiedy chcemy sprawdzi¢ czy po zmieszaniu roztwordw
w danych warunkach osad bedzie miat szanse sie wytrgci¢. lloczyn jonowy (lj lub
Kjon) to iloczyn stezen jonéw podniesionych do odpowiednich poteg, zaleznych od typu
stechiometrycznego wytrgcanej substanciji trudno rozpuszczalnej, przy czym chodzi tu
o stezenia teoretyczne, uzyskane po zmieszaniu roztwordw, najczesciej celem
wytrgcenia osadu. W praktyce obliczeniowej zaréwno wzér wrazajgcy iloczyn
rozpuszczalnosci, jak i wzor wyrazajgcy iloczyn jonowy dla danego zwigzku, sg takie
same. Jednak iloczyn rozpuszczalnosci dotyczy zawsze stezen jonow w roztworze
nasyconym, a obliczajgc iloczyn jonowy stezenia mogg by¢ rézne i zalezne od tego

jakie roztwory (o jakich stezeniach i w jakiej ilosci) zostaty zmieszane. Zatem jezeli:

a) lj < Kso, to 0sad nie wytrgca sig, a roztwér substancji trudno rozpuszczalnej jest

nienasycony,
b) Ij = Kso, to 0sad nie wytrgca sie, ale roztwér jest nasycony,

c) li > Kso, to 0sad wytrgca sie, a nad osadem wystepuje roztwor nasycony danej

substancji trudno rozpuszczalnej bedgcej w osadzie.

Jezeli wystepuje nadmiar stechiometryczny jednego z jonow tworzgcych osad, to

roztwor nasycony zwigzku trudno rozpuszczalnego w przypadku c) ma stezenie nizsze
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niz w przypadku b), ze wzgledu na efekt wspdlnego jonu, o ktérym bedzie mowa

w dalszej czesci rozdziatu.

12.3. Czynniki wplywajace na rozpuszczanie i rozpuszczalnosé

Szybko$¢ procesu rozpuszczania, jak i sama rozpuszczalno$¢ zwigzkdw,
zalezg przede wszystkim od rodzaju substancji rozpuszczanej, w tym jej odmiany
polimorficznej czy stopnia uwodnienia, a takze uzytego rozpuszczalnika (m.in. jego
polarnosci). Poprzez rozdrobnienie, mieszanie lub zmiane temperatury mozemy
przyspieszy¢ rozpuszczanie. Wiele czynnikbw wptywa réwniez na zwiekszenie lub
zmniejszenie samej rozpuszczalnosci zwigzku. Jednym z nich jest wiasnie
temperatura. Najczesciej jej wzrost powoduje zwiekszenie rozpuszczalnosci
substancji, co czesto wykorzystuje sie podczas sporzgdzania réznorodnych
roztworow. Przyktadowo w technologii postaci lekow podwyzszonej temperatury
wymaga przygotowanie recepturowego syropu prostego (Sirupus simplex), czyli
stezonego wodnego roztworu sacharozy, wykorzystywanego do korygowania smaku
doustnych postaci lekow. Wyjgtek stanowig sytuacje, w ktoérych rozpuszczanie jest
procesem egzotermicznym, woOwczas ogrzewanie zmniejsza rozpuszczalnosc

zwigzku.

12.3.1. Efekt wspoélnego jonu i efekt solny

Jednym z mozliwych czynnikdw wptywajgcych na zmniejszenie lub zwiekszenie
rozpuszczalnosci jest obecnosc¢ jondw w roztworze i zwigzane z tym efekty: wspdlnego

jonu oraz solny.

o Efekt wspélnego jonu

Efekt wspdlnego jonu to zmniejszenie rozpuszczalnosci zwigzku wywotane
obecnoscig w roztworze jonow wspoélnych z osadem. Ma on zwigzek ze statoscig
iloczynu rozpuszczalnosci. Jezeli zwiekszymy stezenie jednego rodzaju jonéw nad
osadem, to stezenie drugiego musi zmale¢ tak, aby zostata zachowana warto$¢ Kso.
Inaczej méwigc, wzrost stezenia jondw nad osadem, zgodnie z regutg przekory
przesuwa rownowage dysocjacji w lewo, w kierunku wydzielenia osadu, czyli

zmniejszenia jego rozpuszczone;j ilosci.
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Rozwazmy przyktad rozpuszczania osadu CaF2 w: wodzie, roztworze NaF oraz

roztworze Ca(NO3)2:
— W przypadku wody rozpuszczanie i dysocjacja przebiegajg bez zaktocen:
CaF2 2 Ca%* +2F- = Kso = [Ca?][F]?

Rozpuszczalnos¢ CaF2 mozna zatem obliczy¢é w sposob klasyczny, jak
omowiono wczesniej (typ stechiometryczny AB2):
3K
s= |— [mol/dm3]
4
— W przypadku rozpuszczania w roztworze NaF obecne w nim jony wspdélne F-
przesuwajg rownowage dysocjacji w lewo (reguta przekory), czyli w strone

przeciwng do dysocjacji (rozpuszczania):
CaF2 < Ca?* + 2F-

Rozpuszczalno$¢ CaF2 wskutek tego spada i zmniejsza sie stezenie jonéw Ca?*,
tak by warto$¢ Kso pozostata stata. Mozna wéwczas w uproszczeniu powiedziec,
ze w przypadku efektu wspolnego jonu wyznacznikiem rozpuszczalnosci
jest stezenie jonu niewspoélnego:

K
C 2+ - Yo
R

Jony Ca?* powstajg w dysocjacji CaF2 w stosunku 1:1, wiec [Ca?*] interpretujemy
jako rozpuszczalno$¢ CaF2 (mol/dm3) w roztworze NaF o danym stezeniu
molowym. Ta rozpuszczalnos$¢ bedzie mniejsza od rozpuszczalnosci w wodzie,
pod warunkiem, ze stezenie F~ z roztworu NaF bedzie wieksze od stezenia F~

w nasyconym wodnym roztworze CaFo.

— W przypadku rozpuszczania w roztworze Ca(NOs)2 obecne w nim jony wspélne
Ca?* przesuwajg rownowage dysocjacji w lewo, podobnie jak robit to NaF.
Rozpuszczalnosé CaF2 ponownie spada, lecz tym razem zmniejsza sie stezenie
jonéw F-, tak by wartos¢ Kso pozostata stata, wiec jonem niewspdlnym, ktéry

wyznacza rozpuszczalnosc¢ jest F~:

KSO

Fl=—2_ - [F]- >
[Ca™ ]

[Ca*"]
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Jony F~ powstajg w dysocjacji CaF2 w stosunku 1:2, dlatego rozpuszczalnos$é

CaF2 (mol/dm3) w roztworze Ca(NOs)2 o danym stezeniu molowym bedzie
wynosita %[F—]. Ta rozpuszczalnos¢ bedzie mniejsza od rozpuszczalnosci

w wodzie, pod warunkiem, ze stezenie Ca?* z roztworu Ca(NOs3)2 bedzie wigksze

od stezenia Ca%* w nasyconym wodnym roztworze CaFo.

Dla wystepujgcego efektu wspolnego jonu w typowych obliczeniach pomija sie
stezenia jonédw wspolnych pochodzgcych od zwigzku trudno rozpuszczalnego, gdyz
najczesciej majg one na tyle niskie wartosci, ze nie wptywajg na wynik. Bazujgc na
powyzszych przyktadach, dla rozpuszczania CaF2 w NaF pomija sie stezenie F~
pochodzgce z CaF2, a dla rozpuszczania w Ca(NOs3)2 pomija sie stezenie Ca?*
pochodzgce z CaF2. Tym samym korzysta sie jedynie ze stezen jonow wspdlnych

pochodzgcych z roztworu, w ktorym zwigzek jest rozpuszczany.

Efekt wspdlnego jonu wykorzystuje sie podczas reakcji strgceniowych, kiedy to
uzywa sie nadmiaru odczynnika strgcajgcego i przemywa wytrgcony osad roztworem
zawierajgcym jon wspolny z osadem, np. strgcony osad siarczkdw przemywa sie
roztworem zawierajgcym jony siarczkowe, a nie wodg destylowang. Nadmiar
odczynnika strgcajgcego nie moze byc¢ jednak za duzy, poniewaz mozna uzyskac efekt
odwrotny, czyli zwiekszenie rozpuszczalnosci osadu. Przyczyng moze byc tu efekt

solny lub tworzenie kompleksow.

o Efekt solny

Efekt solny to zwiekszenie rozpuszczalnosci zwigzku o budowie jonowej,
wywotane obecnoscig w roztworze jonow elektrolitu, ktéry moze, ale nie musi, mie¢
wspolny jon z osadem. Ma to zwigzek ze wzrostem sity jonowej w roztworze. Na skutek
oddziatywan jondw zmniejszajg sie ich wspotczynniki aktywnosci, a wiec zachowanie
statej wartosci Kso wymaga zwiekszenia stezen jondw, co nastepuje poprzez
zwiekszenie rozpuszczalnoéci osadu, zgodnie z podanym wczesniej wyrazeniem

termodynamicznego iloczynu rozpuszczalnosci (Kso?).

12.3.2. Rozpuszczanie a inne czynniki

W niektorych przypadkach dodatkowym procesem, jaki moze powodowaé

zwiekszenie rozpuszczalnosci zwigzku jest reakcja kompleksowania. Ma ona
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znaczenie wtedy, kiedy kation wystepujgcy w osadzie ma mniejszg niz jego
maksymalna liczbe koordynacyjng. Przyktadem moze by¢ rozpuszczanie osadu jodku

otowiu(ll) w roztworze jodku potasu:
Pb?* + 2|~ — Pbl2|
Pbl2 + 2|~ — [Pbl4]*~

Zwiekszenie rozpuszczalnosci poprzez kompleksowanie moze nastgpi¢ nie tylko
w nastepstwie dodania nadmiaru jonu wspolnego, ale rowniez innego zwigzku
kompleksujgcego kation wystepujgcy w osadzie. Przyktadem moze byC reakcja

rozpuszczania chlorku srebra(l) w roztworze amoniaku:
AgCI + 2NH3-H20 — [Ag(NH3)2]* + CI- + 2H20

Rozpuszczalnos¢ niektérych zwigzkéw trudno rozpuszczalnych wzrasta
samorzutnie w wyniku reakcji hydrolizy. Jon lub jony zwigzku reagujg z woda,
wskutek czego ich stezenie maleje, a wiec roztwér wzgledem tych jonow staje sie
nienasycony. Aby powrdci¢ do stanu rwnowagi nastepuje rozpuszczenie dodatkowe;j

ilosci substancji. Przyktadem moze by¢ hydroliza ortofosforanu(V) glinu:
AIPOs 2 AB* + PO43-
ABR* + H20 2 [AI(OH)]?* + H*
PO+ + H20 2 HPO4?~ + OH-

Waznym czynnikiem wptywajgcym na zmiane rozpuszczalnosci zwigzkéw jest
odczyn roztworu. W przypadku trudno rozpuszczalnej soli stabego kwasu,
zakwaszenie roztworu spowoduje wigzanie aniondw w niezdysocjowane czgsteczki
kwasu, od ktérego pochodzi sol. Zmniejszenie stezenia aniondw przesunie rownowage
reakcji rozpuszczania w prawo, czyli wiecej soli ulegnie rozpuszczeniu. Kwas uzyty do
zakwaszenia $rodowiska musi by¢é mocniejszy od kwasu tworzgcego trudno
rozpuszczalng soél. Przykladem moze by¢ rozpuszczenie ortofosforanu(V) magnezu

w kwasie azotowym(V):
Mg3(PO4)2 + 6H* — 3Mg?* + 2H3PO4

Podobnie jest w przypadku trudno rozpuszczalnej soli stabej zasady. Alkalizacja przy
uzyciu mocniejszej zasady moze spowodowacé rozpuszczenie wiekszej ilosci soli.

Przyktadem moze byc¢ rozpuszczenie chloranu(VIl) amonu w roztworze NaOH:
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NH4ClO4 + OH™ — NH3st + H20 + ClO4~

Wptyw pH na rozpuszczalnosé zwigzkéw ma duze znaczenie w farmaciji. Od
odczynu srodowiska w jakim znajduje sie substancja lecznicza zalezy czy ulegnie ona
rozpuszczeniu oraz dalszym procesom farmakokinetycznym. Zwigzki o charakterze
stabych zasad (np. alkaloidy, jak przyktadowo kofeina) lepiej rozpuszczajg sie
w $rodowisku kwasowym. Obnizenie pH powoduje wzrost stopnia dysocjacji
i zwiekszenie ich rozpuszczalnosci. W przypadku substancji o charakterze stabych
kwaséw (np. kwas acetylosalicylowy) rozpuszczalnos¢ wzrasta wraz ze wzrostem pH
srodowiska. Wiedzac o tej zaleznosci mozna w odpowiedni sposob przygotowywac

postaci leku, uwalniajgce substancje lecznicze w odpowiednim miejscu w organizmie.

Konczgc tematyke rozpuszczania warto podkresli¢, ze jezeli przeprowadzeniu
substancji statej do roztworu towarzyszy zajscie reakcji chemicznej, w wyniku ktorej
powstaje nowy zwigzek chemiczny, to formalng nazwg tego procesu jest
roztwarzanie. Przyktadami sg tu wymienione wczesniej reakcje kompleksowania,
rozpuszczanie w kwasie Ilub zasadzie. Do roztwarzania zalicza sie takze
przeprowadzanie metalu lub tlenku metalu do roztworu za pomocg kwasu, zasady czy

wody. Przyktadowo:
Ni + 2HCI — NiCl2 + Hz21
ZnO + 2NaOH + H20 — Naz[Zn(OH)4]
K20 + H20 — 2KOH

Procesy zwigzane z roztwarzaniem w jezyku codziennym sg czesto okreslane mianem
rozpuszczania, jednak nalezy mie¢ swiadomos¢, ze nie jest to merytorycznie
poprawne. Stow ,rozpuszczanie” i ,roztwarzanie” nalezy w jezyku formalnym uzywac

Z rozwaga.

12.4. Osady

12.4.1. Wytracanie osadoéw

Wytrgcanie osadow trudno rozpuszczalnych ma bardzo duze znaczenie

w chemii analitycznej, w tym w zakresie analizy substancji leczniczych. W chemii
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analitycznej jakosciowej reakcje strgceniowe wykorzystuje sie do selektywnego
rozdzielania i wykrywania jondw w analizowanych mieszaninach, natomiast w chemii
analitycznej ilosciowej do wagowego oznaczania kationow (np. wapnia) lub anionow
(np. siarczanéw(VI), chlorkdow). W kazdym przypadku bierze sie pod uwage

catkowito$¢ wytrgcenia osadu, jego czystosc¢ i postac.

W  kontekscie wytrgcania osadow znajomos¢  wartosci iloczynu

rozpuszczalnosci pozwala na obliczenie:

e minimalnego stezenia jonu, przy ktérym bedzie mozliwe wytrgcenie zwigzku

z okreslonego roztworu,
e dopuszczalnego stezenia jonu, przy ktérym nie nastgpi wytrgcenie osadu,
e stezenia jonu pozostajgcego w roztworze nad wytrgconym osadem.

Wykorzystujgc znajomos¢ wartosci Kso zwigzkéw trudno rozpuszczalnych oraz
czynnikow wptywajgcych na proces rozpuszczania i wytrgcania osadow, mozna

realizowac rozne cele, miedzy innymi:

e oddziela¢ jony (grupami lub pojedynczo) od innych jonéw obecnych w roztworze,
a takze oddziela¢ i jednoczesnie wykrywac je przez wytracanie frakcjonowane,
oparte na roznicy rozpuszczalnosci zwigzkéw i wytrgcaniu kolejnych frakgcji

(porcji) osadow, poczgwszy od najtrudniej rozpuszczalnych,
e dobiera¢ metody efektywnego usuwania jonéw z roztworu,
e przeksztatca¢ zwigzki trudno rozpuszczalne w jeszcze trudniej rozpuszczalne.

Przyjmuje sie, iz catkowite rozdzielenie jonéw wystepujgcych obok siebie w jednym
roztworze nastepuje wtedy, gdy stezenie jonu oddzielanego jest mniejsze o co najmniegj

cztery rzedy wielkosci od stezen pozostatych jonow.

Odczynniki wytrgcajace mogg naleze¢ do odczynnikbw grupowych,
selektywnych lub specyficznych. Za pomocg odczynnika grupowego mozna wydzieli¢
z mieszaniny jondw grupe osaddéw, ktorg tgczg okreslone cechy. Odczynniki
selektywne reagujg z kilkoma wybranymi rodzajami jonéw dajgc podobne objawy,
z kolei odczynniki specyficzne reagujg w sposéb charakterystyczny z jednym
sktadnikiem mieszaniny, w okres$lonych warunkach. Wytrgcane osady powinny miec¢
odpowiednig forme utatwiajgcg dalsze operacje (sgczenie, odwirowywanie,

przemywanie).
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12.4.2. Postac i czystos¢ osadow

Tworzenie osadu wyjasnia sie przez powstawanie w roztworach przesyconych
mikroskopijnych krysztatow zwanych zarodkami krystalizacji. Jezeli zarodki
krystalizacji fgczg sie ze sobg w sposdb nieuporzgdkowany, otrzymuje sie osady
amorficzne (bezpostaciowe), w tym koloidalne (serowate lub galaretowate). Jezeli
powstajgca struktura jest uporzgdkowana, to osad ma forme krystaliczna, najbardziej
pozadang. Przy duzej szybkosci narastania krysztatow i jednoczesnie matej szybkosci
tworzenia nowych zarodkow krystalizacji, powstajg osady grubokrystaliczne. Gdy
powstaje duzo nowych zarodkéw krystalizacji, a szybkosS¢ wzrostu krysztatow jest
mniejsza, tworzy sie osad drobnokrystaliczny. Na ilos¢ i szybkos¢ powstajgcych
zarodkéw krystalizacji ma miedzy innymi wptyw stopien przesycenia roztworu:
im wiekszy, tym wiecej zarodkow powstaje. Z kolei na tworzenie i szybkos¢ narastania
krysztatdw wptywa przyktadowo szybkosc¢ krystalizacji: szybkie ochtadzanie roztworu
— osad drobnokrystaliczny, powolne ochtadzanie — osad grubokrystaliczny.
Podkresli¢ nalezy, ze czasami ta sama substancja w zaleznosci od zastosowanych
warunkéw moze wytrgci¢ sie w postaci osadu koloidalnego, drobnokrystalicznego, czy

tez grubokrystalicznego.

Zwykle dgzy sie do otrzymania osadu o jak najwiekszym stopniu czystosci. Ma
to szczegolne znaczenie w analizie iloSciowej i otrzymywaniu substancji leczniczych.
Procesami, ktore utrudniajg otrzymywanie czystego osadu sg: wspotwytrgcanie
(koprecypitacja) i  wytrgcanie  nastepcze  (postprecypitacja). Zjawisko
wspolwytracania polega na tym, ze razem z wytrgcanym, wiasciwym osadem,
wytrgcajg sie takze zanieczyszczenia, mimo ze ze wzgledu na nieprzekroczony iloczyn

rozpuszczalnosci, teoretycznie powinny one zosta¢ w roztworze. Przyczynami tego sa:
e adsorpcja powierzchniowa (na powierzchni krysztatéw lub czgstek koloidalnych),
e okluzja, czyli zamkniecie zanieczyszczen we wnetrzu krysztatu,

e powstawanie krysztatbw mieszanych, gdy wezty sieci krystalicznej zajmg jony

réznych substancji o analogicznej strukturze krystalicznej (izomorfizm).

Wytracanie nastepcze natomiast polega na tym, ze na powierzchni osadu wytrgca

sie inny zwigzek, najczesciej o wspolnym jonie z osadem witasciwym.

Dazagc do otrzymania najkorzystniejszej, krystalicznej formy osadu

i ograniczenia stopnia zanieczyszczenia innymi jonami czy zwigzkami, nalezy:
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e wytrgcanie prowadzi¢ w podwyzszonej temperaturze,
e odczynnik wytrgcajgcy dodawac kroplami, mieszajac,

e wytrgcanie prowadzic z roztwordw rozcienczonych, uzywajgc takze

rozcienczonego odczynnika wytrgcajgcego,

e przemy¢ osad gorgcym roztworem mocnego elektrolitu (jezeli ma forme

amorficzng),
e przemy¢ osad roztworem zawierajgcym wspolny jon,

e umozliwi¢ proces dojrzewania (maturacji), podczas ktérego, zwilaszcza
w wyzszej temperaturze, porzadkuje sie sieC krystaliczna osadow krystalicznych,

a osady koloidalne stajg sie bardziej zwarte.

Otrzymane osady, w celu usuniecia zanieczyszczen, mozna poddawaé oczyszczaniu
przez ich rekrystalizacje, czyli rozpuszczanie i ponowng krystalizacje. Kolejne
krystalizacje prowadzg do otrzymania osaddw o coraz wiekszym stopniu czystosci.
Towarzyszg temu jednak straty ilosciowe otrzymywanych substancji, co czasami ma

niebagatelne znaczenie.
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Zadania rachunkowe - rozpuszczalnos¢ i iloczyn
rozpuszczalnosci

13.1. Analiza przyktadéw

Przykiad 1.

Farmaceuta ma przygotowac¢ 250 g roztworu izotonicznego NaCl (0,9%) do iniekciji.
Dysponuje jedynie roztworem nasyconym NaCl w wodzie w temp. 25 °C, w ktérym
rozpuszczalnos¢ wynosi 36 g/100 g H20. Oblicz, ile graméw roztworu nasyconego

nalezy pobrac¢, aby uzyskac¢ doktadnie 2,25 g NaCl do dalszego rozcienczania.

Rozwiagzanie

Obliczamy mase roztworu nasyconego z rozpuszczalnosci:

36 g NaCl

100 g wody = roztwor zawiera: 36 g NaCl + 100 g wody = 136 g roztworu

Obliczamy mase roztworu nasyconego zawierajgcego 2,25 g NaCl:

36g 225g 2259136
869 x " 36g

= 8,50 g roztworu

Odpowiedz:

Aby otrzymac 2,25 g NaCl, nalezy pobra¢ 8,5 g nasyconego roztworu.

Komentarz merytoryczny:

Zadanie stanowi typowy przyktad obliczen wykonywanych w aptece szpitalnej lub
pracowni roztworow jatowych. Roztwor izotoniczny 0,9% NaCl jest standardowym

rozpuszczalnikiem dla lekbw podawanych pozajelitowo, dlatego znajomosc stezen
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oraz umiejetnos¢ odpowiedniego rozcienczania lub zatezania roztworéw ma kluczowe
znaczenie dla bezpieczenstwa i skutecznosci terapii. Ponadto odzwierciedlaC moze
ono rzeczywistg sytuacje zawodowg, w ktérej farmaceuta musi uzyska¢ doktadnie
okreslong ilos¢ substancji na podstawie roztworu nasyconego. Obliczenia wymagajg
zastosowania proporcji oraz przeliczen stezen procentowych masowo-masowych
(m/m), co jest czestg praktykg przy braku gotowych preparatéw lub koniecznosci

dostosowania dawek do indywidualnych potrzeb pacjenta.

Przykiad 2.

Na podstawie poréwnania rozpuszczalnosci dwoch soli siarczanowych: BaSOas
(pKso = 10,0; Kso = 1,00:107'°) oraz Ag2S0s (pKso = 4,8; Kso = 1,58:107°), ocen, ktora
z tych soli ma mniejszg rozpuszczalno$¢ molowg i uzasadnij, dlaczego jedng z nich

mozna bezpiecznie stosowac jako srodek kontrastowy w diagnostyce RTG?

Rozwigzanie
Rozpisujemy rownowagi dla obu soli:

BaSOs 2 BaZ" + S04 = Kso = [Ba?*|[SO2] = Kso=5-§=8?

s =K =./1,00:107"° = 1,00-10™° mol/dm?3

AgzSO4 2 2Ag* + SO = Kso = [AGTAIS042] = Kso=(25) - s = 483

B,K 3/1,58-10‘5
s= % = |0 =1,58-10"2 mol/dm3

BaSO4 jest znacznie mniej rozpuszczalny niz Ag2SO4 (ponad 1500 razy).

Odpowiedz:

Komentarz merytoryczny:

So6l BaSOq4 jest bezpieczna jako srodek kontrastowy w diagnostyce RTG, poniewaz ma

bardzo niskg rozpuszczalnos¢ w wodzie, co ogranicza ryzyko uwalniania toksycznych
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jonéw Ba?*. Dodatkowo bar, jako pierwiastek o wysokiej liczbie atomowej (Z = 56),
silnie pochtania promieniowanie rentgenowskie, co zapewnia wyrazny kontrast na
obrazie radiologicznym. Sél Ag2SO4 wykazuje znacznie wigkszg rozpuszczalnosc
molowg, uwalnia toksyczne jony Ag* i stabiej absorbuje promieniowanie X, co czyni jg
nieodpowiednig do tego zastosowania. Zadanie to obrazuje praktyczne zastosowanie
danych fizykochemicznych w ocenie bezpieczenstwa i funkcjonalnosci substancii
stosowanych u pacjenta. Farmaceuta, analizujgc warto$ci iloczynu rozpuszczalnosci,
powinien potrafic oceni¢ stopien dysocjacji soli w warunkach fizjologicznych

i przewidziec jej zachowanie w organizmie.

Przykiad 3.

Podczas opracowywania receptury zawiesiny zobojetniajgcej kwas solny, zawierajgcej
jony glinu i cynku, planowane jest stopniowe dodawanie NaOH w celu kontrolowanego

wytrgcania wodorotlenkéw. W mieszaninie znajdujg sie:
[AI**] = 0,010 mol/dm?® oraz [Zn?*] = 0,010 mol/dm3

Ktory zwigzek wytraci sie jako pierwszy: Al(OH)s (pKso = 32,3; Kso = 5,01:10733), czy
Zn(OH)2 (pKso = 15,7; Kso = 2,00:107"6)? Przyjmij, ze NaOH jest dodawany do roztworu

stopniowo i nie wystepujg efekty kompleksowania.

Rozwiazanie

Wyznaczamy minimalne stezenia jonéw OH- potrzebne do wytrgcenia osadu.

Zachodzgce reakcje:
APR* + 30H- 2 Al(OH)s = Kso = [AP*][OH]3

Zn?* +20H- 2 Zn(OH)2 = Kso = [ZN?*][OH 2

Na podstawie wyrazen Kso dla obu zwigzkow mozna dokonac przeksztatcen

matematycznych i wyprowadzi¢ [OH] lub skorzysta¢ z ogdlnej formuty:

K 1/n
Kso = [M™]OHT]" OH ] =(—ps
[MTIIOHT = [OH] <[M ]>
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Wzér pokazuje zaleznos¢ miedzy iloczynem rozpuszczalnosci (Kso), stezeniem kationu
metalu i jondw OH-, a takze przeksztatcenie potrzebne do wyliczenia minimalnego

stezenia OH™, po przekroczeniu ktérego nastepuje wytrgcenie osadu.

Dla Al(OH)s:

1/3
501107 113
[OHT], = (W) =(5,01-107%") " =7,94-10""" mol/dm3

Dla Zn(OH)z2:

1/2

_ 2,00-107" 1 ~
[OH Tz = (=5g7—) =42.00:107 =1,41-107" molidm

Odpowiedz:

Al(OH)3s wytraci sie jako pierwszy, poniewaz wymaga mniejszej ilosci (nizszego
stezenia) OH™ niz Zn(OH)z.

Komentarz merytoryczny:

Al(OH)s to klasyczny srodek zobojetniajgcy kwas solny. Dziata miejscowo w zotgdku,
nie wchfania sie z przewodu pokarmowego i jest stosowany w leczeniu nadkwasoty
oraz choroby wrzodowej. Z kolei Zn(OH)2 moze wystepowa¢ w preparatach
dermatologicznych: zasypkach i pastach, gdzie petni funkcje przeciwzapalng
i antybakteryjng. Zadanie to odzwierciedla sytuacje recepturowg, w ktérej projektuje
sie zawiesine zobojetniajgcg o kontrolowanym sktadzie i przebiegu wytrgcania.
Dodawanie NaOH do roztworu kationdbw metali wymaga precyzyjnej wiedzy
o wartosciach iloczynow rozpuszczalnosci, poniewaz determinujg one kolejnosé
powstawania osadéw. To z kolei wptywa na wazne parametry preparatu, takie jak
stabilnos¢ fizykochemiczna, jednorodnos¢ uktadu, uwalnianie substancji czynnej i jej
biodostepnosé. Farmaceuta musi nie tylko zna¢ dane fizykochemiczne, ale tez potrafi¢
przetozy¢ je na rzeczywiste procesy technologiczne. Obliczenie minimalnego stezenia
jonéw OH- potrzebnego do wytrgcenia Al(OH)s i Zn(OH)2 pokazuje, ze Al(OH)s wytragca
sie jako pierwszy, co moze by¢ pozadane, jesli zalezy nam na jego dominujgcym

udziale w formulaciji.
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Przykiad 4.

lloczyn rozpuszczalnosci Ca(OH)2 w wodzie wynosi 5,01-107°. Oblicz jak zmienia sie
rozpuszczalnos¢ tego zwigzku w roztworze o pH = 13. Porownaj wynik

z rozpuszczalnoscig w czystej wodzie.

Rozwiazanie

Réwnowaga dysocjacji okreslona jest rownaniem:
Ca(OH)2 2 Ca?* + 20H-

stad

Kso = [CGZ+][O H_]2

1. Czysta woda, gdzie s oznacza rozpuszczalno$¢ molowa:

[Ca?]=s [OH]=2s = Kso=s"(2s)?=4s®

3/K 3/5,01-10‘6
s = % = == 1,078-1072 mol/dm?3

[OH] = 2s = 2,156-10-2 mol/dm3
pOH = —log(2,156:102) ~ 1,67

pH =14 - 1,67 = 12,33

2. Roztwor o utrzymanym pH = 13, wystepuje efekt wspdlnego jonu, ktérym jest OH™:
pOH=14-13=1

[OH-]=10""=0,10 mol/dm?3

Z definicji Kso wiemy, ze:

20y Ko _5,01-107°

= = =5,01-10"* mol/dm?3
[OHT?  (0,1)2

[Ca

Poniewaz [Ca?*] = s, otrzymujemy:
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SpH=13 = 5,01-10~* mol/dm?3

Odpowiedz:

Rozpuszczalnos¢é Ca(OH)2 w czystej wodzie wynosi ok. 1,08:102 mol/dm3, co
odpowiada pH nasyconego roztworu ok. 12,33. W roztworze o pH = 13
rozpuszczalnos$¢ maleje do ok. 5,01-10~* mol/dm3, czyli okoto 21,5 razy w stosunku do
czystej wody. Zmniejszenie rozpuszczalnosci wynika z efektu wspdlnego jonu OH™:
podwyzszone pH przesuwa rownowage dysocjacji wodorotlenku w lewo, ograniczajgc
ilos¢ substancji mogacej przejs¢ do roztworu. Spadek rozpuszczalnosci wystepuje
tylko wtedy, gdy zadane pH jest wyzsze niz pH nasyconego roztworu Ca(OH):
w wodzie (=12,33).

Komentarz merytoryczny:

Zadanie pokazuje klasyczny efekt wspolnego jonu na przyktadzie Ca(OH)..
Podwyzszenie pH do 13 (dodatek mocnej zasady) zwieksza stezenie jonow OH-
w roztworze. Zgodnie z zasadg Le Chateliera przesuwa to rownowage dysocjaciji
w lewo, powodujgc wytrgcanie sie osadu i spadek rozpuszczalnosci. Zjawisko
obserwujemy tylko wtedy, gdy pH roztworu jest wyzsze niz pH nasyconego roztworu
Ca(OH)2 w czystej wodzie. W farmacji i medycynie ma to istotne znaczenie.
W Srodowisku zasadowym, np. po zazyciu lekow zobojetniajgcych lub przy diecie
bogatej w produkty alkalizujgce, biodostepno$¢é wapnia z trudno rozpuszczalnych soli
moze by¢ ograniczona. Wiedza o efekcie wspdlnego jonu pozwala przewidzie¢ zmiany
rozpuszczalnosci substancji czynnych w réznych warunkach i dobra¢ odpowiednig

postac leku.
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13.2. Zadania

Uwagi ogdéine

Rozwigzujgc zadania nalezy pomingC wptyw sity jonowej, wspotczynnikdw
aktywnosci i ewentualnej hydrolizy, przyja¢, ze H2SO4 zachowuje sie jak mocny kwas
dwuprotonowy (na obu etapach dysocjacji) oraz zatozy¢ proste sumowanie sie
objetosci cieczy (poming¢ zjawisko kontrakcji i efekty zwigzane z r6znicg gestosci).

Chyba, ze wyraznie wskazano inaczej.

Wartosci Kso lub pKso podane lub obliczane w zadaniach mogg rézni¢ sie od
podanych w tablicach zamieszczonych na koncu skryptu, co najczesciej wynika
z réznic w warunkach wyznaczania tych wielkosci (inna temperatura lub sita jonowa),

podawania wartosci dla osadow swiezo strgconych lub innych odmian polimorficznych.

Jezeli w zadaniu nie podano wartosci Kso lub pKso, nalezy jg odczytac z tablic

zamieszczonych na koncu skryptu.

Tematyka zadan

13.1.-13.5.  Rozpuszczalnosc¢ substancji dobrze rozpuszczalnych w wodzie.

13.6.-13.9.  lloczyn rozpuszczalnosci: porownywanie rozpuszczalnosci zwigzkow.

13.10.-13.22. lloczyn rozpuszczalnosci: stezenia/zawartosci substancji w roztworach
nasyconych.

13.23.-13.31. lloczyn rozpuszczalnosci: okreslanie mozliwosci wytrgcenia osadu.

13.32.-13.41. lloczyn rozpuszczalnosci: efekt wspdlnego jonu.

13.1. Do przygotowania leku do ptukania jamy ustnej farmaceuta potrzebuje
nasyconego roztworu NaCl o masie 600 g. Jezeli rozpuszczalnosé¢ NaCl
w danej temperaturze wynosi 36 g/100 g wody, oblicz, ile gramdw wody zawiera

taki roztwor.

13.2. Z krzywej rozpuszczalnosci dostepnej w tablicach na koncu skryptu odczytaj
rozpuszczalnos¢ Pb(NOs)2 w temperaturze 25° C. lle gramow tej soli

maksymalnie rozpusci sie w 275 g wody, tworzgc roztwdr nasycony?
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13.3.

13.4.

13.5.

13.6.

13.7.

13.8.

13.9.

Do 100 g nasyconego w danej temperaturze roztworu KCI (rozpuszczalno$é
34 g/100 g wody) dodano 5 g wody i catos¢ ochtodzono do temperatury, w ktérej
rozpuszczalnos¢ KCI wynosi 28 g/100 g wody. Czy wykrystalizuje KCI? Jesli

wykrystalizuje, to ile gramow?

W temperaturze 293 K roztwdr nasycony Na2COs zawiera 12,0% tej soli. Oblicz

rozpuszczalnos¢ Na2CO3z-10H20 w g/100 g H20.

W laboratorium przygotowujesz roztwér chlorku kobaltu(ll), korzystajgc
z hydratu CoCl2:6H20. Rozpuszczalnos¢ tego hydratu w danej temperaturze
wynosi 165 g/100 g wody. lle gramoéw hydratu nalezy rozpusci¢ w 180 g wody,
aby w tych warunkach otrzymac roztwor nasycony? Jakie bedzie jego stezenie

procentowe w przeliczeniu na sél bezwodng?

Poréwnaj rozpuszczalno$¢ w wodzie soli: AgCl (Kso = 1,8-107'°) oraz CaF:
(Kso = 3,9-10~"). Ktdra z nich jest lepiej rozpuszczalna? Odpowiedz uzasadnij

odpowiednimi obliczeniami.

Uporzadkuj nastepujace zwigzki zgodnie z ich malejgcg rozpuszczalnoscig
w wodzie: BaSOs4 (Kso = 1,08:107"%), AgsPOs (Kso = 8,89:107"7), BaF2

(Kso = 1,70-1078). Odpowiedz uzasadnij obliczeniami.

W trzech osobnych naczyniach przygotowano nasycone roztwory
nastepujgcych soli: Ag2CrO4 (Kso = 1,10-10712), Cu3(PO4)2 (Kso = 1,40:10737),
ZnCO3 (Kso = 1,46-107'9). Uporzadkuj te sole od najmniej do najbardziej

rozpuszczalnej w wodzie. Wynik potwierdz odpowiednimi obliczeniami.

Preparat zawierajgcy weglan lantanu(lll) jest stosowany u pacjentow
z hiperfosfatemig. W jelicie cienkim wigze on fosforany z utworzeniem
ortofosforanu(V) lantanu(lll).
a) Dlaczego weglan lantanu(lll) w postaci statej bedzie w stanie efektywnie
wigza¢ fosforany, mimo ze jest to zwigzek trudno rozpuszczalny
w wodzie? Kso Laz(COs)s = 4,0-10734; Kso LaPO4 = 3,7-10723.
b) Jakie minimalne stezenie (w mmol/dm3) tego preparatu lantanu musi
zosta¢ osiggniete w jelicie cienkim, aby mozliwe bylo zwigzanie

obecnych w nim fosforanéw u pacjentéw chorych na hiperfosfatemie?
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13.10.

13.11.

13.12.

13.13.

13.14.

13.15.

13.16.

13.17.

13.18.

Przyjmij, ze stezenie fosforanéw w jelicie cienkim w danym momencie
wynosi 30 mmol/dms3.

c) lle miligramow jonéw ortofosforanowych(V) mozna maksymalnie usungé
z organizmu po zastosowaniu jednej tabletki zawierajgcej 1000 mg jonéw
La%*? Zatéz, ze jony lantanu(lll) nie ulegajg reakcjom z innymi

sktadnikami przewodu pokarmowego.

Oblicz stezenie masowe w g/dm3 jondw Pb?* oraz I~ w nasyconym roztworze
Pblz, jesli Kso Pbl2 wynosi 7,1-107°.

Oblicz rozpuszczalnos$é AgsPOx4 jesli Kso = 8,9-10-"7, podajac wynik w mol/dm3
oraz mg/dm3. Oblicz takze stezenia molowe jonéw Ag* oraz PO43- w roztworze

nasyconym.

Oblicz wartos¢ iloczynu rozpuszczalnosci siarczku bizmutu(lll), jezeli

w 200 cm?® wody rozpuszcza sie 1,6-10~"3 g tej soli (w danej temperaturze).

lle miligramdw kazdego z jonéw znajduje sie w 350 cm?® nasyconego roztworu
fluorku magnezu? Kso MgF2 = 5,16-10".

Oblicz jaka jest masowa roznica (w mg) miedzy zawartoscig jondw srebra(l)
w tych samych objetosciach nasyconych roztwordw:

a) AgCl (Kso = 1,8:10719) i Ag2CrO4 (Kso = 1,1-107"2),

b) AgBr (Kso = 5,0:107"3) i AgaPO4 (Kso = 8,9-10"7).

Stwierdzono, ze w danej temperaturze w 375 cm?® nasyconego roztworu
heksacyjanozelazianu(ll) srebra(l) znajduje sie tgcznie 2,33-10-% g kationow

Ag*. Oblicz wartos¢ pKso tej soli.

Oblicz stezenie jonédw OH- w mol/dm® oraz pH w nasyconym roztworze
Mg(OH)z, jesli Kso = 5,61-107"2,

Oblicz, ile minimalnie wody musisz uzy¢ do rozpuszczenia 1 g wodorotlenku

wapnia (Kso = 5,5-107%). Jakie bedzie pH powstatego roztworu?

Jeden litr nasyconego roztworu ortofosforanu(V) magnezu zawiera 0,46 mg

jonéw magnezu. Oblicz Kso tej soli.
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13.19.

13.20.

13.21.

13.22.

13.23.

13.24.

13.25.

Oblicz ile graméw Ag2SOas nalezy rozpuscic w 500 cm? wody, by uzyskaé

roztwor nasycony, jesli Kso = 1,20-1075.

Nasycony roztwor wodorotlenku cynku ma stezenie jondéw Zn?* réwne
1,96°10-6 mol/dm?3. Oblicz warto$¢ iloczynu rozpuszczalnos$ci Zn(OH)2 oraz pH

tego roztworu.

W nasyconym roztworze wodorotlenku niklu(ll) zmniejszono stezenie jonéw
wodorotlenkowych tak, ze stezenie jondéw niklu(ll) wzrosto 85 razy. lle razy

zmniejszono stezenie jonow OH=? O ile zmienito sie pH roztworu?

Do 100 cm?3 wody wsypano 200,0 mg ortofosforanu(V) wapnia. lle wody nalezy
dodag, aby liczba moli rozpuszczonych jonéw wapnia wzrosta czterokrotnie?

O ile mikrogramdéw wzrosnie wtedy masa jondw wapnia w roztworze?

W 200 cm® wody rozpuszczono 3 mg weglanu magnezu, z 1%
zanieczyszczeniem weglanem wapnia. Do roztworu dodawano kroplami
stezony kwas ortofosforowy(V), systematycznie mieszajgc. Jaka bedzie
kolejnos¢ strgcania osadéw? Podaj minimalne stezenia anionow
ortofosforanowych(V) potrzebnych do witrgcenia osaddéw. pKso Casz(POas)2
= 26,0; pKso Mg3(POa)2 = 24,0.

100 cm3 roztworu sktada sie z wodorotlenku baru (0,1 mol/dm3) i wodorotlenku
strontu (0,1 mol/dm3). Z wkraplacza dozowano 50 cm? siarczanu(VI) sodu
o stezeniu 5 mmol/dm3, systematycznie mieszajgc. Czy wytrgci sie osad?

Jezeli tak, to jaki? Podaj iloczyny jonowe odpowiednich soli.

Oblicz, czy po zmieszaniu réwnych objetosci dwéch roztworéw soli nastgpi
wytrgcenie osadu. Wiadomo, ze kazda z soli ma stezenie 0,01 mol/dm3. Wez
pod uwage nastepujgce przypadki mieszania:

a) NaCl + AgNOs,

b) MgClz + Na2C204,

¢) AgNOs + Na2S0Os4,

d) Pb(NOs3)2 + NasPOa.

Podaj odpowiednie iloczyny jonowe.
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13.26.

13.27.

13.28.

13.29.

13.30.

13.31.

13.32.

13.33.

Roztwory soli o stezeniu 0,0001 mol/dm® zmieszano w stosunku
objetosciowym 2:3. Oblicz czy wytraci sie osad jesli uzyto:

a) CaClz + NaF,

b) LaCls + Na2C20a.

Podaj odpowiednie iloczyny jonowe.

Zmieszano po 50 cm?® nasyconych roztworéw siarczanu(VI) otowiu(ll) oraz
fluorku baru. Czy wytrgci sie osad? Podaj iloczyny jonowe soli, ktére
potencjalnie mogg sie straci¢. pKse BaFz2 = 6,0; pKso PbSOs4 = 7,8;
pKso BaSO4 = 10,0; pKso PbF2 = 7,5.

W jakim minimalnym stosunku masowym nalezy zmiesza¢ chlorek wapnia
z 50 mg szczawianu sodu, aby wytraci¢ osad szczawianu wapnia w 2000 cm?

roztworu?

Jakie jest maksymalne stezenie 10 cm3 kwasu siarkowego(VI) dodanego do
100 cm?® roztworu wodorotlenku baru o stezeniu 0,08 mmol/dm3, aby

w powstatym roztworze nie wytracit sie osad? Wynik podaj w pmol/dm3,

Czy wytraci sie osad jodku srebra(l) jezeli zmieszamy 100 cm® wodnego
roztworu azotanu(V) srebra(l) o stezeniu 1% i gestosci 1,007 g/cm?® oraz
100 cm?® wodnego roztworu jodku potasu o stezeniu 2% i gestosci 1,015 g/cm3?

Podaj iloczyn jonowy jodku srebra(l) w roztworze.

Zmieszano 50 cm3 roztworu MgCl2 o stezeniu 0,022 mol/dm3 oraz 500 cm?
roztworu NaF o stezeniu 0,00165 mol/dm? i pH = 10,6. Czy wytraci sie osad?
Podaj iloczyny jonowe odpowiednich zwigzkdéw, ktore mogtyby sie wytrgcic¢

w takim przypadku.

Oblicz rozpuszczalnos¢ CuCl w roztworach nastepujgcych soli o stezeniach
0,01 mol/dm3:
a) NaCl, b) MgClz, c) FeCls.

Sporzgdzono roztwor weglanu wapnia o stezeniu 1 umol/dm3. Jakie moze by¢
maksymalne stezenie rozpuszczonego w uzyskanym roztworze chlorku

wapnia, aby osad weglanu wapnia nie wytrgcit sie?
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13.34.

13.35.

13.36.

13.37.

13.38.

13.39.

13.40.

13.41.

Zmieszano 50 cm? nasyconego roztworu AgCl sporzgdzonego na roztworze
chlorku sodu o stezeniu 0,1 mol/dm?3 oraz 50 cm?3 roztworu Cul. Jakie powinno
by¢ stezenie roztworu jodku miedzi(l), aby nie dopusci¢ do wytrgcenia osadu
Agl?

Zmieszano 50,00 cm?® roztworu Pb(NOs)2 o stezeniu 0,08 mol/dm3 oraz
25,00 cm?® roztworu KBr o stezeniu 0,40 mol/dm3, a nastepnie catos$¢
rozcienczono do 100,0 cm3. lle graméw jonéw Pb?* oraz Br- pozostato

W roztworze?

Obliczy¢ iloczyn rozpuszczalnosci La(lOs)s, jezeli jego rozpuszczalnosc

w roztworze NalOs o stezeniu 50 mmol/dm?3 wynosi 33,50 pg/dm3.

Do 200 cm?® nasyconego roztworu jodku otowiu(ll) dodano 100 cm? roztworu
Pb(NOs3)2 o stezeniu 10 mmol/dm3. lle mg jodku otowiu(ll) pozostato
rozpuszczone po dodaniu roztworu azotanu(V) otowiu(ll)? lle razy zmniejszyta

sie rozpuszczalno$¢ jodku otowiu(ll)?

Jakie moze by¢ maksymalne stezenie roztworu azotanu(V) miedzi(ll), aby

zapobiec wytrgcaniu sie osadu Cu(OH)2, jezeli pH roztworu wynosi 7,5?

0,002 mol/dm3 roztwor chlorku cynku doprowadzono do pH = 7,5. Jaki procent

jonéw cynku wytraci sie w postaci wodorotlenku?

lle miligraméw jonow niklu(ll) wytraci sie w postaci wodorotlenku z 200 cm?®
roztworu azotanu(V) niklu(ll) o stezeniu 0,1 mol/dm3, jezeli pH roztworu

zwiekszymy z 7,1 do 7,37

Jaka czes¢ weglanu wapnia zawarta w musujgcych tabletkach zawierajgcych
120 mg weglanu wapnia oraz 500 mg Na2COs, rozpusci sie w szklance wody

(250 cm?3)? Wynik podaj w procentach.
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CZESC I

UTLENIANIE | REDUKCJA W ROZTWORACH
WODNYCH



Utleniacze i reduktory

14.1. Podstawowe pojecia

14.1.1. Wartosciowos¢ i stopien utlenienia

Liczbe wigzan, ktére tworzy atom danego pierwiastka chemicznego tgczac sie
z innymi atomami nazywa sie wartosciowoscia. Przy jej opisywaniu postugujemy sie
cyframi rzymskimi bez podawania znakoéw + lub —, poniewaz nie okresla ona kierunku

przesuniecia elektronéw wigzania.

Stopniem utlenienia pierwiastka wchodzgcego w sktad danej substancii,
nazywamy liczbe dodatnich Ilub ujemnych fadunkéw elementarnych, jakie
przypisalibysmy atomom tego pierwiastka, gdyby substancja miata budowe jonowa.
Okreslanie stopnia utlenienia bylo szczegétlowo omawiane na poprzednich etapach
ksztatcenia. We wzorach zapisuje sie go cyframi rzymskimi (oraz 0), poprzedzonymi
znakiem + lub —, umieszczonymi nad symbolem pierwiastka. W nazwach zwigzkow
stopien utlenienia podaje sie w nawiasie okrggtym bezposrednio (bez spacji) po nazwie
atomu lub jonu, ktérego dotyczy, np. FeSOa4 to siarczan(VI) zelaza(ll). Poza formalnymi
nazwami i wzorami, do podawania stopni utlenienia mozna stosowac¢ zaréwno cyfry

arabskie, jak i cyfry rzymskie.

Nalezy zauwazy¢, ze pierwiastek o tej samej wartosciowosci moze miec rézne
stopnie utlenienia w zwigzkach. Typowym przykladem jest wartosciowosS¢ azotu
w czgsteczkach HNO:2 i NHs, ktéra wynosi lll, natomiast jego stopnie utlenienia to
odpowiednio +lIl i —lll. Innym przyktadem moze bycC tlen, ktéry najczesciej jest
dwuwartosciowy i ma rézne stopnie utlenienia: gtéwnie —II, w nadtlenkach —I (ale kazdy
atom tlenu tworzy dwa wigzania), a w potgczeniu z fluorem +II (OF2) lub +I (O2F2).
Wodér z kolei zawsze ma warto$ciowos¢ wynoszgcg |, przy czym najczesciej
wystepuje na +| stopniu utlenienia, z wyjatkiem wodorkéw metali oraz wodorku

krzemu, w ktorych przyjmuje —I| stopnien utlenienia.
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Zwigzki lub jony pierwiastkow wystepujgcych na kilku réznych stopniach
utlenienia majg tez rozne wtasciwosci chemiczne, w tym rézne wiasciwosci utleniajgco-
redukujgce. Ze wzrostem stopnia utlenienia polepszajg sie wtasciwosci utleniajgce,
a stabng wiasciwosci redukujgce. Czesto tez tlenki na najnizszym stopniu utlenienia
majg wiasciwosci zasadowe, na stopniach posrednich amfoteryczne, a na najwyzszym

kwasowe.

14.1.2. Utlenianie i redukcja

Procesy chemiczne, podczas ktérych atomy lub jony zmieniajg swoj stopien
utlenienia na skutek pobierania lub oddawania elektrondw nazywajg sie odpowiednio
reakcjami redukcji i utleniania (zwyczajowo: redoks). Reakcje te sg nierozerwalnie ze

sobg zwigzane, czyli zadna z nich nie moze przebiega¢ samodzielnie.

W reakcji redoks substrat petnigcy role reduktora oddaje elektrony substratowi
petnigcemu role utleniacza. Reduktor (forma zredukowana 1, Red+) podwyzsza swdj
stopien utlenienia (jest utleniany), przechodzgc w produkt bedacy sprzezong z nim

forma utleniong 1 (Utl):
Red1 & Utl + ne-

Z kolei substrat petnigcy role utleniacza (forma utleniona 2, Utl2) przytgcza elektrony
od reduktora i obniza swoj stopien utlenienia (jest redukowany), przechodzac

w produkt bedgcy sprzezong z nim formg zredukowang 2 (Red>2):
Utl2 + ne” 2 Red:2

Sprzezone pary: forma utleniona — forma zredukowana, nazywane sg ukfadami

redoks. W kazdej reakcji redoks biorg wiec udziat co najmniej dwa takie uktady:

Fe 2 Fe?* + 2¢e- = utlenianie
reduktor

Cu?* +2e-2Cu = redukcja
utleniacz

sumarycznie: Cu?* + Fe — Cu + Fe?*

Atomy, jony lub czgsteczki, ktére majg zdolnos¢ oddawania elektronéw
substancji redukowanej nazywamy reduktorami (elektronatorami). Natomiast atomy,

jony lub czgsteczki majgce zdolno$¢ przytgczania elektrondw od substancji utleniane;j
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nazywamy utleniaczami (dezelektronatorami). Utleniacze i reduktory mozna
uszeregowacé na podstawie potencjatéw standardowych (E°) odpowiednich pétogniw
(patrz rozdziat 15). Im bardziej dodatni jest potencjat standardowy, tym chetniej
utleniacz przyjmuje elektrony (wieksza moc utleniajgca). Im bardziej ujemny jest
potencjat standardowy, tym chetniej reduktor oddaje elektrony (wieksza moc

redukujgca).

14.2. Utleniacze

14.2.1. Przyktady utleniaczy i ich zastosowania

Utleniacze w zyciu codziennym majg szerokie zastosowanie. Najbardziej
powszechnym utleniaczem jest tlen atmosferyczny, niezbedny do oddychania
komorkowego i spalania paliw. W gospodarstwie domowym czesto wykorzystuje sie
wiasciwosci  utleniajgce nadtlenku  wodoru jako Srodka dezynfekujgcego
i wybielajgcego. Chloran(l) sodu, obecny w wybielaczach i detergentach, dziata silnie
bakteriobdjczo, co czyni go waznym sktadnikiem srodkoéw czystosci. Utleniacze
odgrywajg tez role w konserwacji zywnosci, zapobiegajgc rozwojowi drobnoustrojow.
W medycynie stosuje sie je m.in. w terapii tlenowej czy przy sterylizacji sprzetu. Warto
jednak pamietac, ze nadmiar reaktywnych form tlenu w organizmie moze prowadzic¢
do stresu oksydacyjnego uszkadzajgcego komorki. Dlatego w chemii, medycynie
i zyciu codziennym wazne jest swiadome i rozwazne korzystanie z wiasciwosci

utleniaczy.

Do utleniaczy mozna zaliczy¢ niektore czyste pierwiastki oraz zwigzki

chemiczne, w tym odpowiednie jony. Przyktady utleniaczy to miedzy innymi:

e pierwiastki o duzej elektroujemnosci, czyli niemetale grupy 16 i 17 ukfadu

okresowego, np. F2, Cl2, Brz, 2, O,

e jony metali na wyzszym stopniu utlenienia (Fe3*, Cu?*), jony metali szlachetnych

(np. Ag* w probie Tollensa) oraz kationy wodoru (H*),

e kwasy utleniajgce: HNOs (z wyjatkiem roztworéw o odpowiednim rozcienczeniu),

stezony H2S04, woda krolewska (1 cz. obj. stez. HNO3 + 3 cz. obj. stez. HCI),
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e aniony kwasoéw nieorganicznych na najwyzszym lub wyzszym stopniu utlenienia
atomu centralnego, np. MnO4~, Cr207%-, AsO4>-, CIO-, ClO2-, CIOs,

¢ tlenki metali na wyzszych stopniach utlenienia, np. PbO2, CuO, ale tez Ag20.

14.2.2. Wykrywanie utleniaczy

Kationy i aniony o wtasciwosciach utleniajgcych dajg pozytywny wynik proby na
utleniacze z wykorzystaniem roztworu Kl w srodowisku kwasowym (rozc. H2SOa),
z dodatkiem roztworu skrobi lub toluenu. W obecnosci utleniacza skrobia zabarwia
sie na granatowo, a toluen (po ekstrakcji) na rozowo/fioletowo. Barwy sg
spowodowane wydzielajgcym sie jodem. Zachodzi wiec utlenianie jonoéw jodkowych

do jodu:
2F2 12+ 2e”
Reakcja utlenienia dla wiekszosci typowych utleniaczy przebiega szybko, juz
w temperaturze pokojowej:
Cr207%~ + 61~ + 14H* — 2Cr3* + 3|2 + 7H20

2Fe® + 2|~ — 2Fe?* + |2

2Cu?* + 41- — 2Cul| + I2
Inne przykiady utleniaczy: MnO4~ ('—_> Mn?*), CIO- ('—_> CI), NO2~ ('—_> NO1). W przypadku
reakcji powolnych, w celu ich przyspieszenia moze by¢ konieczne podgrzanie

mieszaniny reakcyjnej lub uzycie katalizatora. Do utleniaczy, ktére wolno utleniajg jodki

do jodu nalezg np. ClO3~ lub AsO43:
ClO3~ + 61 + 6H* =™ CI- + 3I2 + 3H20
AsO43 + 2|~ + 5H* ™1 H3AsO03 + |2 + H20

Sam roztwor Kl, stuzgcy do wykrywania utleniaczy, w kontakcie z powietrzem
ulega powolnemu utlenianiu. Wéwczas powstajgcy w niewielkiej ilosci jod zaczyna
nadawa¢ mu bladozoitg barwe (wyjsciowo roztwér Kl jest bezbarwny). Ogrzewanie
przy$piesza utlenianie jodkéw tlenem atmosferycznym. Jod wydzielony nawet
w niewielkiej ilosci ma zdolnos¢ do barwienia roztworu skrobi (barwa blado granatowa)

oraz toluenu (barwa blado r6zowa). Moze to doprowadzaé do btednych wnioskow, jesli
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zalezy nam na wykluczeniu lub potwierdzeniu obecnosci utleniacza (innego niz tlen)
w roztworze. Z tego wzgledu wykrywajgc utleniacz warto dodatkowo przygotowac
Slepg prébe, skfadajgcg sie z samej mieszaniny Kl, H2SO4 i toluenu lub skrobi. Jej
wynik poréwnuje sie z wtasciwg probg, zawierajgcg roztwor badany na obecnosé

utleniacza.

14.3. Reduktory

14.3.1. Przyktady reduktoréw i ich zastosowania

Podobnie jak w przypadku utleniaczy, obecno$¢ reduktorbw w Zzyciu
codziennym jest czesta i praktyczna. Przykltadem jest glukoza, ktéra w organizmie
petni role reduktora w procesach metabolicznych, dostarczajgc energii komorkom.
Popularnym reduktorem technicznym jest tlenek wegla(ll), stosowany w hutnictwie do
otrzymywania metali z rud. W gospodarstwie domowym funkcje reduktorow petnig
niektore zwigzki zawarte w proszkach do prania czy $rodkach odplamiajgcych,
np. siarczany(lV), ktére odbarwiajg niektére barwniki. Witamina C réwniez dziata jako
reduktor, chronigc organizm przed skutkami stresu oksydacyjnego poprzez redukuje
reaktywnych form tlenu. Reduktory znajdujg zastosowanie w fotografii analogowe;,
gdzie wywotujg obrazy na kliszy poprzez redukcje jonow srebra(l). Dzigki nim mozliwe
jest takze spowalnianie procesow starzenia produktow spozywczych, a typowym
przyktadem jest tu SOz, ktory moze by¢ skfadnikiem mieszanin gazowych,
w atmosferze ktorych pakowane sg niektére rodzaje zywnosci. Odpowiednie

wykorzystanie reduktorow ma wiec istotne znaczenie w chemii zycia codziennego.

Przyktady reduktorow obejmujg niektdére czyste pierwiastki oraz zwigzki

chemiczne, w tym odpowiednie jony. Sg to miedzy innymi:

e pierwiastki o matej elektroujemnosci, czyli metale na zerowym stopniu utlenienia,

zwtaszcza metale aktywne: Na, K, Mg, Ca, a ponadto Al i Zn,

¢ niektére niemetale, ich tlenki na nizszym stopniu utlenienia, np. C i CO, Si SO,
NO,

e jony metali na nizszym stopniu utlenienia, np. Fe?*, Sn?*, Sb3*, Hg2?*,
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e wodor czgsteczkowy (H2),

e aniony kwasow nieorganicznych na najnizszym lub nizszym stopniu utlenienia
atomu centralnego, np. CI-, Br, I-, CN-, S, SO3?-, S203%", SCN-, AsO3%,
[Fe(CN)e]*,

e aniony niektorych kwasow organicznych, np. HCOO~ (mréwczanowy), C204%-

(szczawianowy), C4H4Oe?~ (winianowy).

Im silniejszym utleniaczem jest niemetal, tym stabszym reduktorem sg jego jony
proste i odwrotnie. Zaleznosc ta jest bardzo czesto wykorzystywana do porownywania
wiasciwosci redoks niemetali z grupy 17 uktadu okresowego i pochodzgcych od nich
jonow prostych: w szeregu F2, Clz, Brz, I2, sita tych utleniaczy maleje, a w szeregu:
F-, CI-, Br, I, sita tych reduktoréw wzrasta. Dla reakcji przebiegajgcych w roztworach
wodnych powyzszg zalezno$S¢ mozna uogolni¢: im silniejszy jest reduktor, tym

stabszy jest odpowiadajgcy mu utleniacz. Przyktadowo:
e Cl2 — silny utleniacz, CI~ — staby reduktor,
o AsO43 — staby utleniacz, AsO33 — silny reduktor,
e Cr207% —silny utleniacz, Cr3* — staby reduktor,

e Sn* — bardzo staby utleniacz, Sn?* — silny reduktor.

14.3.2. Podziat reduktorow i ich wykrywanie

Reduktory ze wzgledu na ich moc oraz szybkos¢ zachodzenia reakcji redukciji

mozna podzieli¢ na:

e Reduktory silne, ktére dajg pozytywny wynik reakcji z jodem w srodowisku
kwasowym (rozc. H2S0s4), czyli powodujg szybkie odbarwienie z granatowego do
bezbarwnego roztworu jodoskrobiowego (roztwoér |2 z dodatkiem skrobi) w wyniku

redukcji jodu do jondéw jodkowych:
2+ 2e~ 2 2I-

Odbarwienie roztworu jodu mozna tez obserwowaé bez dodatku skrobi lub stosujgc
toluen jako ekstrahent umozliwiajgcy obserwacje, a nastepnie zanik

charakterystycznej barwy jodu. Przyktadowe reakcje:
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252032 + |2 — S406% + 21~
SO3% + 2 + H20 — SO42 + 21~ + 2H*

Sn?* + I2 — Sn** + 21~
Inne przyktady silnych reduktoréw: S2- (2 S|), AsOs® (2 AsO4%), CN- (2 ICN).

e Reduktory o umiarkowanej sile, ktore na zimno odbarwiajg natychmiast
rozowy/fioletowy roztwér KMnOs4 w sSrodowisku kwasowym (rozc. H2SOa),

w wyniku redukcji jonu MnO4~ do jonu Mn?*:
MnOgs~ + 8H* + 56~ 2 Mn?* + 4H20

Jednoczesnie nie ulegajg one prébie na silne reduktory, czyli nie sg w stanie

zredukowac jodu do jodkéw. Przyktadowe reakcje reduktorow o umiarkowanej sile:
5Fe?* + MnO4~ + 8H* — 5Fe®* + Mn?* + 4H20

10Br- + 2MnO4~ + 16H* — 5Br2 + 2Mn?* + 8H20

Inne przykfady reduktoréw o umiarkowanej sile: I~ (M”—>OZ [2), SCN- (Mn—>oZ (SCN)2),

MnOy

NO2~ (— NOs"). Ponadto pozytywny wynik opisanej proby dajg tez wszystkie silne

MnOy MnOy MnOy MnOy

reduktory: S2032 (% S042), S032- (1% S042), Sn2+ (I sn#+), s2- (1% ),

MnOg4 MnOg4

AsO3% (— AsO4*>7), CN~ (— (CN)2).

¢ Reduktory stabe (np. CI") oraz reduktory reagujgce powoli o0 zroznicowanej sile
(np. C204%-, C4H406?"), ktore na zimno wolno odbarwiajg zakwaszony roztwor

KMnOs4, natomiast robig to szybko po ogrzaniu:
10CI- + 2MnO4~ + 16H* ™1 5CI>1 + 2Mn2* + 8H20

5C2042 + 2MnO4~ + 16H* ™ 10CO21 + 2Mn2* + 8H20

14.4. Amfotery redoks

Zwigzki zawierajgce atomy pierwiastka na posrednim stopniu utlenienia moga
zachowywac sie jak utleniacze lub jak reduktory, w zaleznosci od tego czy substancja,
z ktorg reagujg ma wiekszg czy mniejszg zdolnos¢ pobierania elektronéw. Wobec
silniejszych utleniaczy zachowujg sie jak reduktory, natomiast wobec silniejszych

reduktorow zachowujg sie jak utleniacze. Mogg réwniez ulega¢ reakcji
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dysproporcjonowania. Przyktadowe zwigzki o opisanych witasciwosciach to NO2-

(pochodzacy z odpowiedniej soli lub kwasu) oraz Hz20:.

14.4.1. Wlasciwosci H202

e Utleniacz w obecnosci silniejszych reduktoréw.
Reakcje potdbwkowe redukciji:
— Srodowisko zasadowe:  H202 + 2e~ 2 20H~
— Srodowisko kwasowe: H202 + 2H* + 2e~ 2 2H20
Przyktady reakcji:
2[Cr(OH)4]~ + 3H202 + 20H- =™ 2CrO42 + 8H20

NiS + H202 + 2H* ™I Ni2* + S| + 2H20

¢ Reduktor w obecnosci silniejszych utleniaczy.
Reakcje potbwkowe utleniania:
— Srodowisko zasadowe:  H202 + 20H~ 2 O2 + 2H20 + 2e-
— $rodowisko kwasowe: H202 2 O2 + 2H* + 2e-
Przyktady reakc;ji:
2MnO4~ + 3H202 — 2MnOz2| + 3021 + 20H™ + 2H20

($rodowisko stabo zasadowe lub bez regulacji odczynu)

2MnO4~ + H202 + 20H~ — 2MnO4?~ + O21 + 2H20

($rodowisko silnie zasadowe)

2MnQO4~ + 5H202 + 6H* — 2Mn?* + 5021 + 8H20

Cr207%~ + 3H202 + 8H* — 2Cr3* + 3021 + 7H20

14.4.2. Whasciwosci azotanow(lll)

e W reakcjach z silniejszymi utleniaczami (np. KMnOs, K2Cr207) w Srodowisku

kwasowym wykazujg wlasciwosci redukujace:

5NO2~ + 2MnO4 + 6H* — 5NO3~ + 2Mn2* + 3H20
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3NO2~ + Cr2072 + 8H* — 3NO3~ + 2Cr3* + 4H20

e W reakcjach z silniejszymi reduktorami (np. KI, Naz2S) w srodowisku kwasowym

wykazujg wtasciwosci utleniajace:
2NO2™ + 2|~ + 4H" — 2NO1 + I2 + 2H20

2NO2~ + S2- + 4H* — 2NO1 + S| + 2H20

14.5. Odczyn roztworu a reakcje utlenienia i redukcji

Na powstawanie réznych produktow reakcji redoks z tych samych substratow
majg wptyw czynniki takie jak: temperatura, stezenie reagentéw, odczyn roztworu,
rozpuszczalnik. Wptyw ten jest najlepiej zauwazalny w procesach, w ktorych
uczestniczg zwigzki tych samych pierwiastkow wystepujgcych na réznych stopniach

utlenienia.

14.5.1. Zwigzki manganu

Zdolnosci utleniajgce manganianow(VIl) malejg wraz ze wzrostem pH, dlatego
im wyzsza jest wartos¢ pH roztworu, tym stopnien utlenienia manganu w wyniku reakciji

redoks obniza sie mniej znaczgco:
e $rodowisko kwasowe (MnV!" — Mn'):
2MnO4~ + 5803 + 6H* — 2Mn?* + 5504%~ + 3H20
e Srodowisko wyjsciowo obojetne lub stabo zasadowe (MnV!" — Mn'V):
2MnO4~ + 3S03% + H20 — 2MnO2| + 3504 + 20H~
o S$rodowisko zasadowe (MnV"' — MnV!):
2MnO4~ + SO3%~ + 20H~ — 2MnO4?~ + SO4% + H20

PowyZzsza reakcja ma taki przebieg w srodowisku silnie zasadowym i przy braku
znacznego nadmiaru substancji redukujgcej. Jony MnOs4> sg nietrwate
w roztworze wodnym i z czasem ulegajg samorzutnemu rozktadowi

(dysproporcjonowaniu) do MnO4~ i MnOa.
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14.5.2. Zwigzki chromu

Przeprowadzajgc reakcje zwigzkéw chromu z H202 w roli utleniacza lub
reduktora (w zaleznosci od odczynu) mozna otrzymac wszystkie najbardziej znane
jony zawierajgce chrom: Cr3*, CrO4%-, Cr2072-, co zostato przedstawione na ponizszym

schemacie (zapis reakcji redoks patrz wtasciwosci H202).

OH- + H,0,

temp.
/—\ Cro,2-
H* + MnO,~

-

Cr3* \‘W\
Cr,0,2%-
H* + H,0,

CI'O5 (reakcja Lehnera)

Utlenianie jonéw Cr®* z uzyciem H202 przebiega po utworzeniu wodorotlenku lub
hydroksokompleksu, w zaleznosci od iloSci uzytej zasady. Z kolei w przypadku redukcji
powstatych jonéw CrO4%>- reakcja przebiega po utworzeniu dichromianéw(Vl), ze
wzgledu na srodowisko kwasowe. Jest to tzw. reakcja Lehnera, specyficzna dla
zwigzkéw chromu na +VI stopniu utlenienia. Przejsciowym i dos¢ nietrwatym
produktem w reakcji Lehnera jest zwigzek chromu o charakterze nadtlenku (CrOs),

gdzie chrom wystepuje na +VI stopniu utlenienia:
Cr207% + 4H202 + 2H* — 2CrOs + 5H20

CrOs jest w Srodowisku wodnym nietrwaty, wiec w celu lepszej obserwaciji ekstrahuje

sie go np. do alkoholu amylowego (pojawia sie barwa niebieska/granatowa).

Odnoszac sie do przedstawionego na schemacie utleniania jonéw Cr3*
z wykorzystaniem KMnO4 nalezy zaznaczy¢, ze jest ono mato efektywne i reakcja
zachodzi bardzo wolno, ze wzgledu na matg réznice potencjatow standardowych

reakcji potobwkowych. Jej przebieg jest nastepujacy:

10Cr3* + 6MnO4~ + 11H20 — 5Cr207%~ + 6Mn?* + 22H*

14.6. Dysproporcjonowanie i komproporcjonowanie typu redoks

Reakcja dysproporcjonowania (autoredoksydacja, dysmutacja), czyli reakcja

samoutleniania i samoredukcji, to rodzaj reakcji redoks, ktéra przebiega samorzutnie,
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prowadzgc do utworzenia produkidw o wyzszym oraz nizszym stopniu utlenienia
atomow danego, tego samego pierwiastka, ktory wyjsciowo ma posredni stopien

utlenienia. Pierwiastki ulegajgce tej reakcji to np. tlen, azot, mangan, rtec, chlor:
Cl2 + H2O — HCIO + H* + CI-
Hg2?* + 20H- — HgO| + Hg| + H20
3NO2™ + 2H* — NO3~ + 2NO1 + H20
3Mn0O4? + 2H20 — 2MnO4~ + MnO2| + 40H-
2H202 — 2H20 + O271
Reakcja odwrotna do dysproporcjonowania to komproporcjonowanie.

Reakcja komproporcjonowania (synproporcjonowania) jest reakcjg
utlenienia-redukcji, w ktérej atomy tego samego pierwiastka z dwdch réznych stopni

utlenienia przechodzg na jeden wspolny.
ClOs™ + 5CI~ + 6H(stez. Hcl) — 3Cl2 + 3H20
BrOs~ + 5Br- + 6H* — 3Br2 + 3H20
O3~ + 517 + 6H* — 3l2 + 3H20
3Mn?* + 2MnO4~ + 2H20 — 5MnO2| + 4H*
NO2~ + NHs* <™ N2t + 2H20

W reakcjach tego typu zawsze muszg uczestniczy¢ co najmniej dwa substraty,

a powstajgcy produkt ma stopien utlenienia posredni wzgledem nich.

204



Roztwarzanie metali

15.1. Potencjat standardowy

Najprostsze ogniwo elektrochemiczne jest uktadem zbudowanym z dwaoch
potogniw potgczonych przewodnikiem. Procesy chemiczne w ogniwie zachodzg
samorzutnie, powodujgc przeptyw pradu. Poétogniwo stanowi elektroda wykonana
z okreslonego metalu, zanurzona w roztworze zawierajgcym jony tego metalu. Oba
potogniwa potgczone sg kluczem elektrolitycznym (najczesciej odpowiednia rurka
wypetniona KCI), ktéry zapewnia ruch jonéw. W poétogniwie o wyzszym potencjale,
bedgcym katoda, zachodzg procesy redukcji, a w pétogniwie o nizszym potencjale,

bedgcym anoda, procesy utleniania.

Potencjat standardowy oznaczany symbolem E° (podawany dla warunkéw
standardowych) jest bardzo czesto wykorzystywany miedzy innymi do okreslania
aktywnosci chemicznej metali oraz ich tendencji do wzajemnego wypierania sie
z roztwordw. Potencjaty standardowe réznych uktadoéw redoks, w tym zawierajgcych
metale, wyznacza sie wobec potogniwa odniesienia, ktorego potencjat umownie
przyjmuje sie za zerowy i za taki przyjeto potencjat standardowego potogniwa
wodorowego. Standardowe pétogniwo wodorowe stanowi zestaw ztozony z platynowej
blaszki dodatkowo pokrytej czernig platynowg (czyli platyng o wysokim stopniu
rozdrobnienia), zanurzonej w roztworze wodnym zawierajgcym jony H* o stezeniu
1 mol/dm3 (HCl), omywanej gazowym wodorem pod ci$nieniem normalnym
(1 atmosfera lub 1013 hPa).

Ogniwo ztozone z pdtogniwa o nieznanym potencjale oraz ze standardowego
potogniwa wodorowego, umozliwia pomiar sity elektromotorycznej (SEM) takiego
ogniwa, a tym samym wyznaczenie wartosci E° badanego poétogniwa. Sita
elektromotoryczna dowolnego ogniwa jest rowna réznicy potencjatéw obu pdtogniw

(dla ogniwa niepracujgcego):

SEM = Ek — Ea
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gdzie Ex i Ea to potencjaty standardowe, odpowiednio katody i anody. Przyktadowo dla
uktadu redoks: zelazo — miedz, zanurzonych w roztworach swoich soli o stezeniach
1 mol/dm?3, w ktorych: E°rez+|re = —0,44 V, a E°cu2+cu = +0,34 V, zelazo bedzie wypierato

miedz z roztworu jej soli, a SEM tego ogniwa wyniesie:
SEM = E°cu2tjcu — E°Fe2tFe = 0,34 V - (-0,44 V) = 0,78 V

Uktady redoks mozna szeregowaC wedtug wzrastajgcego potencjatu
standardowego. W tym kontekscie popularny jest tzw. szereg napieciowy
(elektrochemiczny) pierwiastkdw chemicznych o wtasciwosciach metalicznych, cho¢
poza metalami mozna szeregowac takze inne uktady redoks. W szeregu zawsze jest
dodatkowo umiejscowiony wodér, ze wzgledu na odnosnikowy charakter potogniwa
H*|H2 (E° = 0 V).

UPROSZCZONY SZEREG NAPIECIOWY

K Ba Sr Ca Na Mg Al Mn Cr Zn Fe Cd Co Ni Sn Pb H Sb Bi Cu Hg Ag Au

Powyzsze uporzadkowanie pozwala odnalezé pewne zaleznosci dotyczace
roztwarzania w wodzie oraz kwasach nieutleniajgcych i utleniajgcych. W ogdlnym

ujeciu przedstawiajg sie one nastepujgco:

e K Ba Sr Ca Na Mg Al - roztwarzajg sie w wodzie, kwasach nieutleniajgcych

i utleniajgcych,

e Mn Cr Zn Fe Cd Co Ni Sn Pb - roztwarzajg sie zarébwno w kwasach

nieutleniajgcych, jak i utleniajgcych, nie roztwarzajg sie w wodzie,
e Sb Bi Cu Hg Ag Au — roztwarzajg sie tylko w kwasach utleniajgcych.

Powyzsze reakcje dla niektorych metali zachodzg efektywnie tylko na gorgco lub

Z pewnymi zastrzezeniami, o czym bedzie mowa dalej.

Metale w stanie wolnym wykazujg wtasciwosci redukujgce, a im nizszy jest
potencjat potogniwa, tym silniejsze sg wiasciwosci redukujgce metalu. Z kolei dodatnie
jony metali wykazujg wiasciwosci utleniajgce, a im wyzszy potencjat potogniwa, tym
silniejsze sg wiasciwosci utleniajgce kationu metalu. Funkcjonuje tez umowny podziat
pierwiastkbw o charakterze metalicznym, w zaleznosci od wartosci potencjatéw

standardowych odpowiednich pétogniw, na:
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e metale szlachetne i podtszlachetne (E° > 0), ktore charakteryzujg sie matg
aktywnoscig chemiczng, trudniej przechodzg w stan jonowy (silne wigzanie
metaliczne), sg odporne na dziatanie czynnikow atmosferycznych (wilgo¢, tlen)

i trudniej ulegajg korozji,

e metale nieszlachetne (E° < 0), tatwo ulegajg reakcjom chemicznym, ich
aktywnos¢ wzrasta wraz ze spadkiem wartosci E°, jednak na powietrzu
pokrywajg sie cienkg warstewkg tlenkéw lub wodorotlenkéw, co w niektérych

przypadkach zmniejsza ich reaktywnos¢.

15.2. Roztwarzanie metali

Najbardziej popularnymi odczynnikami roztwarzajgcymi metale sg kwasy.
Niemniej metale mogg reagowa¢ rowniez z innymi rodzajami odczynnikow

roztwarzajgcych, takimi jak roztwory zasad, woda, czy roztwory soli.

Jesli metal reaguje z kwasem nieutleniajgcym, wodg lub stezonym roztworem
zasady, charakterystycznym objawem jest wydzielenie H2 w postaci pecherzykéw
bezbarwnego, bezwonnego gazu, spalajgcego sie z charakterystycznym dzwigkiem.
W przypadku reakcji z kwasem utleniajgcym wodor nie wydziela sie — powstajg innego

rodzaju produkty, o czym bedzie mowa ponizej.

15.2.1. Reakcje metali z roztworami soli

Metal pétogniwa o nizszym potencjale standardowym wypiera z roztworu soli
metal potogniwa o wyzszym potencjale. Innymi stowy: metal bardziej aktywny wypiera
metal mniej aktywny z roztworu jego soli. Zdolno$¢ do wymiany elektronow jest tym
wieksza, im dalej od siebie sg potozone oba pdtogniwa w szeregu elektrochemicznym.
Aby reakcja mogta zajs¢ efektywnie, réznica potencjatéw standardowych (AE°)
powinna wynosi¢ co najmniej okoto 0,3 V. W przeciwnym razie utworzenie produktow
moze by¢ w sposdb znaczgcy odsuniete w czasie i wymagacé nawet wielu dni, stad
znikome znaczenie praktyczne niektorych reakcji. Przyktadowo:

Zn + Sn?* — Sn+ Zn?* — reakcja zachodzi, potencjat potogniwa

Zn?*|Zn jest nizszy od potencjatu potogniwa

Sn2*|Sn (Zn jest bardziej aktywny od Sn)
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Cd + Co?* — (~) — reakcja nie zachodzi efektywnie, mimo ze
Cd jest bardziej aktywny od Co, poniewaz
AE° < 0,3

Pb + Co?* — X — reakcja nie zachodzi, potencjat potogniwa
Pb2*|Pb jest wyzszy od potencjatu pétogniwa
Co?*|Co (Pb jest mniej aktywny od Co)
Szczegoty dotyczgce oceny mozliwosci przebiegu reakcji redoks zostaty zawarte

w rozdziale 16.

Ciekawym przypadkiem jest metaliczny glin, ktory nie zawsze wypiera metale
z roztwordw zawierajgcych jony takie jak np. Zn?*, Fe?*, Pb%*, Cu?*, mimo Ze patrzgc
na jego pofozenie w szeregu elektrochemicznym, powinien to robi¢. Juz
w temperaturze pokojowej glin ulega pasywacji w wyniku reakcji z tlenem
atmosferycznym i pokrywa sie cienkg warstwg swojego tlenku, ktéra stanowi bariere
ochronng, blokujgcag dostep do jego powierzchni. Warunkiem zajscia reakcji jest uzycie
odpowiedniej soli. Przyktadowo wypieranie miedzi przez glin staje mozliwe
z roztworow soli miedzi, w ktérych obecne sg jony chlorkowe (CuCl2) niszczgce
ochronng powitoke tlenku (kompleksowanie). Dlatego reakcja glinu z roztworem
Cu(NO3)2 lub CuSOs jest trudna do przeprowadzenia, z kolei reakcja tego metalu

w roztworze CuCl2 zachodzi z tatwo$cig.

15.2.2. Reakcje metali z woda

Metale najbardziej aktywne (zaznaczone na niebiesko w podrozdziale 15.1.)

majg zdolnos¢ wypierania wodoru z wody:
2Na + 2H20 — 2Na* + 20H~ + H21
Ba + 2H20 — Ba?* + 20H~ + H21

W przypadku magnezu reakcja na zimno jest powolna, jej szybko$¢ wzrasta na gorgco.

Powstajgcy wodorotlenek magnezu jest zwigzkiem trudno rozpuszczalnym w wodzie:
Mg + 2H20 =5 Mg(OH)2| + Ha1

Jednak jak kazdy zwigzek jonowy, takze Mg(OH)2 czesciowo ulega dysocjaciji.
Stezenie jonéw OH~ w roztworze wzrasta w stopniu wystarczajgcym do zabarwienia

dodanego roztworu fenoloftaleiny na r6zowo. Z kolei glin nie reaguje z wodg na zimno,
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dlatego konieczne jest intensywne ogrzewanie, dodatkowo metal powinien byc¢

odpowiednio rozdrobniony i mie¢ wysoki stopien czystosci.

15.2.3. Reakcje metali z zasadami

Wybrane metale, ktérych kationy tworzg hydroksokompleksy (np. Zn, Al, Sn)
wypieraja wodoér w silnie zasadowych roztworach wodnych. Méwimy wowczas, ze
reagujg z zasadami, lecz tak naprawde chodzi o reakcje redukcji wody w Srodowisku
silnie zasadowym, ktorg opisuje nastepujgca reakcja potowkowa:

2H20 + 2e~ 2 H2 + 20H-
Dla typowych metali reagujgcych z roztworami silnie zasadowymi reakcje zachodzg

z utworzeniem hydroksokompleksu (nadmiar zasady) i wydzieleniem wodoru:
2Al + 20H™ + 6H20 — 2[Al(OH)4]~ + 3H21
Zn + 20H~ + 2H20 — [Zn(OH)4]*~ + H21

Sn + 20H- + 2H20 — [Sn(OH)4]?~ + H21

15.2.4. Reakcje metali z kwasami nieutleniajacymi

Metale pétogniw o ujemnym potencjale standardowym (potozone ,przed
wodorem?”) roztwarzajgc sie wypierajg wodér z kwasow nieutleniajgcych. Z kwasem
nieutleniajgcym mamy do czynienia wtedy, kiedy w wyniku reakcji z metalem nie
powstajg produkty redukcji anionu kwasu. Do kwaséw nieutleniajgcych zaliczajg sie
kwasy beztlenowe (HCI, HBr, HI) i niekiedy kwasy tlenowe w odpowiednio niskich
stezeniach. W praktyce najczesciej wykorzystywany jest HCI (nieutleniajgcy
niezaleznie od stezenia) oraz rozcienczony H2SO4. W formie jonowej, niezaleznie od

rodzaju kwasu zapis wyglgda tak samo. Przyktadowo:
Zn + 2H* — Zn?* + H2t
Mg + 2H* — Mg?* + H21
Dopiero zapis czgsteczkowy pokazuje z jakim kwasem mamy do czynienia:
Zn + 2HCI — ZnCl2 + Hz2t

Mg + H2SO4 rozc. » MgSO4 + H2?t
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W reakcjach z kwasami nieutleniajgcymi nietypowo zachowujg sie te metale,
ktére tworzg z anionem danego kwasu zwigzek trudno rozpuszczalny: BaSO4, SrSO4,
(~CaS0a), PbSO4, PbCl2. Przyktadowo w przypadku jonéw Pb?* wytrgcajgcych osad
chlorku oraz siarczanu(VI), roztwarzanie otowiu jest mato efektywne wzgledem

uwalniania do roztworu kationu metalu:
Pb + 2H* + 2CI" (rozc. Hel) — PbCl2| + Hzt
Pb + 2H* + SO4?~ (rozc. H,50,) — PbSQO4| + H21t

W takiej sytuacji jedng z metod umozliwiajgcych przebieg reakcji bez tworzenia osadu
jest ogrzanie mieszaniny reakcyjnej, poniewaz rozpuszczalnos¢ PbClz oraz PbSO4
wzrasta wraz ze wzrostem temperatury. Inng mozliwoscig jest uzycie kwasu nieco
bardziej stezonego. Wdéwczas zamiast PbCl2 powstajg rozpuszczalne kompleksy

[PbCl4]*-, a zamiast PbSO4 rozpuszczalna wodorosél Pb(HSOa4)2:
Pb + 2H* + 4CI- — [PbCls]?~ + H2?t
Pb + 4H* + 2504%~ — Pb?* + 2HSO4~ + H2t

Metale potogniw o dodatnich potencjatach (potozone ,za wodorem”) nie

wypierajg wodoru z kwaséw nieutleniajgcych. Przyktadowo:
Bi + HCl — X
Cu + H2S0O4 roze. — X

Do roztwarzania tego typu metali uzywa sie kwaséw utleniajgcych, dla ktérych nie

nastepuje wydzielenie wodoru.

15.2.5. Reakcje metali z kwasami utleniajacymi

Kwas azotowy(V) oraz kwas siarkowy(VI) to dwa nieorganiczne kwasy tlenowe
najczesciej wykorzystywane w reakcjach roztwarzania metali. Zaliczane sg do kwaséw
utleniajgcych poniewaz w odpowiednich stezeniach, w czasie reakcji z metalem
powstajg produkty redukcji anionu danego kwasu. Dla kwasu azotowego(V) oraz
siarkowego(VI) reakcje potdbwkowe uwzgledniajgce najczesciej podawane produkty

redukcji aniondéw wygladajg wéwczas nastepujgco:
NO3™ + 2H* + 1e= 2 NO2 + H20 (w stezonym HNO3)

NOs~ + 4H* + 3e~ 2 NO + 2H20 (w rozciericzonym HNO3)
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S04 + 4H* + 2e~ 2 SO2 + 2H20 (w stezonym H2S04)

15.2.5.1. Reakcje z kwasem azotowym(V)

Zdolnosci utleniajgce kwasu azotowego(V) rosng wraz ze wzrostem stezenia
jonow H* i NOs~. Metale i inne zwigzki o wtasciwosciach redukujgcych najczesciej nie
wypierajg czgsteczkowego wodoru z roztworéow kwasu azotowego(V). Jest to mozliwe
jedynie w roztworach o znacznym rozcienczeniu. Nastepuje natomiast redukcja jonow
NOs~ do produktow gazowych: NOz2 (brunatny) lub NO (bezbarwny), w zaleznosci od
stezenia kwasu. Na przykfadzie roztwarzania Mn i Cu reakcje przebiegajg

nastepujgco:
e w stezonym HNO3:
Mn + 4H* + 2NO3~ — Mn?* + 2NO21 + 2H20
Cu + 4H* + 2NO3~ — Cu?* + 2NO21 + 2H20
e w rozcienczonym HNO3:
3Mn + 8H* + 2NO3~ — 3Mn?* + 2NO1 + 4H20
3Cu + 8H* + 2NO3~ — 3Cu?* + 2NO1 + 4H20
nastepnie zachodzi samorzutne utlenianie NO tlenem atmosferycznym:
2NO + O2 — 2NO2

dlatego objaw reakcji z rozcienczonym HNOs jest czesto podawany jako

wydzielenie bezbarwnego, brunatniejgcego gazu.

Analogicznie jak wyzej bedg przebiegaty reakcje z HNO3 dla wielu metali, zaréwno
tych mato aktywnych, miedzy innymi Bi, Hg, Ag, jak i tych lezagcych w szeregu
aktywnosci ,przed wodorem”, miedzy innymi: Ca, Na, Mg, Zn, Cd, Co, Ni, Pb.

W przypadku metali bedgcych dobrymi reduktorami (np. Na, Mg, Al, Zn)
w wyniku ich roztwarzania w HNO3 mogg niekiedy powstawac takze inne produkty
redukcji jondw NOs~, m.in. N20O, N2, NH4*, gtdwnie wtedy, kiedy zostanie uzyty dosc
rozcienczony kwas. Ponadto skfad mieszaniny reakcyjnej moze sie zmienia¢ wraz
z biegiem reakcji ze wzgledu na spadek stezenia kwasu. Przez to w rzeczywistosci

powstajg mieszaniny roznych produktéw redukcji jonéw NO3s~. Mozna jednak zatozy¢
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nie popetniajgc przy tym duzego btedu, ze dominujgce sg wymienione wyzej tlenki NO
i NO2.

15.2.5.2. Reakcje z kwasem siarkowym(VI)

Stezony H2SOs4 wykazuje wiasciwosci utleniajgce. Siarka na +VI stopniu
utlenienia moze ulega¢ redukcji do SO2 i jest to produkt najczesciej podawany

w zapisach reakcji. Przyktadowo:
Zn + 4H* + SO4%~ — Zn?* + SO21 + 2H20
Cd + 4H* + SO4>~ — Cd?* + SO21 + 2H20

Wydzielajgcy sie SO2 ma charakterystyczny draznigcy zapach, okreslany tez jako
zapach ,palonej siarki”. Reakcje ze stezonym H2SO4 na zimno przebiegajg znacznie
wolniej niz z kwasem azotowym(V), dlatego nie jest on zbyt czesto uzywany do

roztwarzania metali.

W przypadku metali o dobrych wiasciwosciach redukujgcych produktem
redukciji SO4?~ moze by¢ takze S° lub nawet H2S, przy czym ich powstawanie jest tez
zalezne od dodatkowych czynnikow, m.in. obecnosci w roztworze innych reduktoréw.
Im mniej aktywny jest metal, tym reakcja jego roztwarzania w stezonym kwasie
siarkowym(VI) przebiega coraz wolniej lub tylko w wysokiej temperaturze.
Przyktadowo reakcja miedzi z tym kwasem wymaga silnego ogrzania mieszaniny
reakcyjnej (>100 °C) i wbrew czesto podawanym informacjom, jej produktem nie jest

s6l miedzi(ll), lecz gtéwnie zwigzki miedzi(l): Cu2SO4 lub mieszanina Cu2S0s4 i Cu2S.

Rozcienczony H2SO4 zachowuje sie jak kwas nieutleniajgcy, wiec wydziela H2
i reaguje tylko z metalami potozonymi w szeregu aktywnosci ,przed wodorem”. Tego

typu reakcje zostaty oméwione w podrozdziale 15.2.4.

15.2.6. Zjawisko pasywacji

Roztwarzanie niektérych metali w kwasach utleniajgcych ulega zahamowaniu
wskutek powstawania na ich powierzchni cienkiej warstwy pasywnego produktu
(biernego w warunkach przeprowadzania reakcji). Jest nim zwykle tlenek metalu.

Warstwa ta zabezpiecza metal przed dalszym dziataniem odczynnika i jednoczesnie
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potgczona z metalem sama niechetnie reaguje z kwasem. Opisany proces nosi nazwe

pasywaciji.

O pasywacji najczesciej mowi sie w przypadku reakcji z dwoma najbardziej
popularnymi kwasami utleniajgcymi, czyli HNOs oraz H2SOa4, a konkretnie z ich
roztworami stezonymi. Jednak niektére metale (np. Al, Cr) mogg pasywowac takze
w bardziej rozcienczonych roztworach kwaséw utleniajgcych. Najczesciej
wymienianymi (lecz nie jedynymi) metalami ulegajgcymi pasywacji sg glin, chrom
i zelazo. Ze wzgledu na specyfike procesu reakcje zapisywane sg zwykle tylko

w formie czgsteczkowej:
2Fe + 6HNOs3 stez. — Fe203| + 6NO21 + 3H20
2Cr + 6HNO3 stez. — Cr203] + 6NO27 + 3H20
2Al + 6HNOs3 stez. — Al203] + 6NO21 + 3H20

W reakcjach ze stezonym H2SOs4 powstajg takie same tlenki tych metali, jednak

produktem redukcji reszty kwasowej jest SO2:
2Fe + 3H2S04 stez. — Fe203| + 3S021 + 3H20
2Cr + 3H2S04 stgz. — Cr203] + 3S021 + 3H20
2Al + 3H2S04 stez. — Al203| + 3S021 + 3H20

W trakcie pasywacji mogg powstawac takze inne trudno rozpuszczalne zwigzki
pokrywajgce metal. Ponadto roztwarzaniu moze towarzyszy¢ efekt wydzielania innego
niz sél osadu w catej mieszaninie reakcyjnej. Dla drugiego przypadku nie mozna mowic
o pasywacji, a jedynie o mato efektywnym przeprowadzaniu metalu do roztworu.
W tym kontekscie ciekawym przyktadem sg reakcje roztwarzania cyny i antymonu
w stezonym HNOs, w wyniku ktérych powstajg trudno rozpuszczalne biate osady
kwaséw:

Sn + 4HNO3 stez. — H2SnO3| + 4NO21 + H20

(metal roztwarza sie catkowicie przechodzgc w osad)

Sb + 5HNO3 stez. — H3SbO4| + 5NO21 + H20

(metal pokrywa sie warstwg kwasu i na zimno dalej reaguje wolno)

W reakcjach Sn i Sb ze stezonym H2SO4 na zimno cyna pokrywa sie biatym nalotem
i dalej reakcja zachodzi bardzo wolno. Z kolei powierzchnia antymonu jedynie robi sie
matowa i metal nie roztwarza sie. Zatem stezony H2SO4 jest kwasem, z ktérym oba
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metale reagujg mniej chetnie i dla tego wtasnie kwasu mozna méwi¢ o pewnego

rodzaju pasywacji cyny i antymonu.

Czynnikiem, ktory moze czesciowo lub catkowicie zapobiega¢ pasywacji jest
podwyzszona temperatura. Przykladowo dla Zzelaza reakcja z gorgcym stezonym

HNOs3 zachodzi dos¢ intensywnie:
Fe + 6H* + 3NO3~ =] Fe3* + 3NO21 + 3H20

Glin i chrom reagujg w tych warunkach mniej chetnie, dlatego w ich przypadku
potrzebne jest intensywne ogrzewanie. Ostatecznie jednak sg wstanie uwolni¢ do
roztworu jony AI®* i Cr3* (zapis reakcji analogiczny jak dla Fe). Z kolei kwasy H2SnQO3
oraz H3SbOs4, powstajgce przy roztwarzaniu Sn i Sb w HNOs, bedg z trudem

przechodzity do roztworu nawet na gorgco.

15.2.7. Roztwarzanie w wodzie krélewskiej

Zdecydowang wiekszos¢ najbardziej rozpowszechnionych w przyrodzie metali
mozna roztworzy¢ z uzyciem jednego, wybranego kwasu utleniajgcego (zwtaszcza
HNO:s) lub nieutleniajgcego, zaleznie od potozenia w szeregu aktywnosci. Wystepuja
jednak pewne wyjatki, dla ktérych uzycie jednego kwasu jest niewystarczajgce. Do
typowych przyktadow zalicza sie zioto oraz platyna. Metale te do roztworzenia
wymagajg uzycia tzw. wody krolewskiej (tac. aqua regia), czyli mieszaniny stezonego
HNOs i stezonego HCI w stosunku objeto$ciowym 1:3. Na przyktadzie zitota zapis

reakcji przedstawia sie nastepujgco:
Au + 6H* + 3NO3~ + 4CI- — [AuCl4]~ + 3NO27 + 3H20

Woda krélewska jest potgczeniem czynnika utleniajgcego (HNOs) oraz
kompleksujgcego (HCI). Warunkiem skutecznego roztworzenia ztota jest zwigzanie
powstajgcych jondw Au3* w postaci kompleksow chlorkowych [AuCls]-, stad istotny
udziat w reakcji HCI. W przypadku platyny powstajg kompleksy na +IV stopniu
utlenienia [PtCle]*~.
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Reakcje redoks

16.1. Bilans elektronowy

Do ustalenia stechiometrii reakcji, w tym reakcji typu redoks, wymagane jest
obustronne zbilansowanie liczby poszczegélnych atomoéw (bilans masy) oraz
tadunkow, tak by lewa strona rownata sie prawej. Dopiero wowczas mozna mowic
o rownaniu reakcji chemicznej. Zbilansowanie fadunkow wynika bezposrednio
z wyrownania liczby elektronow biorgcych udziat w reakcjach potowkowych i powinien

by¢ to nadrzedny cel kazdego, kto zapisuje réwnanie reakcji redoks.

Dla reakciji utleniania-redukcji zachodzgcych w roztworach wodnych przyjmuje
sie bilansowanie metoda jonowo-elektronowa. Metoda ta w reakcjach potéwkowych
uwzglednia takie formy reagentéw, ktére pojawiajg sie w ostatecznej reakciji
zapisywanej w formie jonowej skroconej. Obowigzujg tu zatem standardowe zasady

podawania w formie:
e zdysocjowanej (jony): mocnych kwasow i zasad, rozpuszczalnych soli,

¢ niezdysocjowanej (czgsteczki): stabych kwaséw i zasad (trudno rozpuszczalnych
wodorotlenkéw), trudno rozpuszczalnych soli, tlenkéw, wodorkéw, wolnych

pierwiastkéw, nieelektrolitow (wiele zwigzkéw organicznych).

Ponadto, w ramach reakcji potdéwkowych dotyczgcych jednej gtdwnej reakcji, nie moga
pojawiac sie rozne rodzaje jondw wskazujgcych na odczyn, czyli zapis musi by¢ spojny
i uwzgledniac¢ albo tylko H*, albo tylko OH".

Reakcje potdowkowe podaje sie z obustronnym zapisem strzatek, gdyz
przedstawiajg one uniwersalne uktady redoks, w ktérych w zalezno$ci od innych

reagentow przemiana moze zachodzi¢ w prawg lub lewg strone. Opierajgc sie na

prostym przyktadzie przemiany jodu i anionéw jodkowych:
2 +2e- 2 21~

wiemy, ze interpretujgc proces od lewej do prawej mozliwa jest redukcja jodu do jodkéw
(np. w reakcji z Sn?*). Natomiast interpretujgc powyzszg przemiane od prawej do lewej
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proces rowniez jest mozliwy, poniewaz jodki mozna utleni¢ do jodu (np. w reakcji

z Cr207%7), przy czym wéwczas zapis odwraca sie stronami:
2P2 12+ 2e

tak by zgadzat sie z uktadem reagentow w gtéwnej reakcji. Niekiedy odwracalnosc
procesu jest trudna do zrealizowania w roztworze wodnym, jak ma to miejsce chocéby
dla potéwkowej reakcji utleniania metalicznego sodu do jonéw Na*. Niemnigj
zmieniajgc warunki na bezwodne i przy tym wykorzystujgc elektrolize jako wymuszony
proces redoks, mozemy zredukowaé¢ jony Na* do metalicznego sodu. Zatem
w ogolnochemicznym ujeciu praktycznie kazda przemiana jest odwracalna, co

tradycyjny zapis reakcji potdwkowych z obustronnymi strzatkami dobrze odzwierciedla.

16.1.1. Etapy bilansowania reakcji redoks

Ustalenie stechiometrii reakcji redoks mozna dla utatwienia podzieli¢ na kilka

etapéw. Obejmujg one kolejno:

|. Ustalenie atoméw zmieniajgcych stopien utlenienia. Okreslanie konkretnego

stopnia utlenienia atoméw w metodzie jonowo-elektronowej nie jest potrzebne.

Il. Ustalenie ogdlnego odczynu wynikajgcego z przebiegu reakcji. Ma to istotne
znaczenie w catym dalszym postepowaniu, poniewaz nalezy zdecydowaé czy

mozliwe bedzie uzycie do uzgadniania jonéw H*, czy tez jonéw OH".

[ll. Zapisanie przemiany odpowiadajgcej utlenianiu i przemiany odpowiadajgcej

redukcji (tworzenie zarysu przysztych reakcji potowkowych).

IV. W ramach kazdej reakcji potowkowej zbilansowanie stron wzgledem kolejno:
1) atomow innych niz tlen i wodér,
2) atomow tlenu poprzez dopisanie czgsteczek H20,

3) atomdw wodoru poprzez dopisanie jonow H* lub dla sSrodowiska zasadowego
tgczny bilans tlenu i wodoru poprzez dopisanie jonéw OH~ i czgsteczek H20,
Wskazowka: jony OH- dopisuje sie w danej reakcji potbwkowej zawsze

po stronie formy na nizszym stopniu utlenienia danego atomu.

4) fadunkow, poprzez dodanie brakujgcych elektrondw po wiasciwej stronie

(unika¢ odejmowania elektronow).
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V. Wykonanie wtasciwego bilansu elektronowego, czyli wymnozenie reakcji

potowkowych tak, by liczba elektronéw byta w obu taka sama.

VI. Zsumowanie stron reakcji potbwkowych w jedng gtowng reakcje (z pominieciem
elektronow) i uproszczenie powtarzajgcych sie indywiduéw. Na tym etapie

powstaje gotowe rownanie reakcji w formie jonowej skréconej.

VIl. W ostatecznym roéwnaniu zawsze warto sprawdzi¢ czy po obu stronach
wystepuje rownosc liczby poszczegodlnych atoméw oraz rownosc¢ sum fadunkdéw

(czy lewa = prawa).

Opcjonalnie na podstawie powstatego réwnania w formie jonowej skroconej mozna
zapisac czgsteczkowg forme reakcji, dopisujgc odpowiednie przeciwjony. Przeciwjony
powinny by¢ dobrane tak, by powstaty czgsteczki rozpuszczalnych w wodzie soli lub

mocnych kwasow czy tez mocnych zasad.

16.1.2. Bilansowanie reakcji w sSrodowisku kwasowym — analiza przyktadéw

Zbilansowanie reakcji redoks w srodowisku kwasowym jest nieco prostsze od
Srodowiska zasadowego, gdyz do ustalenia liczby atoméw wodoru mozna

wykorzystywac jony H*, ktére nie wprowadzajg dodatkowych atomow tlenu.

Przykiad 1.

Utlenianie Cr3* przy pomocy KCIO3 w srodowisku stezonego HNO:s.
Orientacyjny przebieg:
Cr3* + ClO3~ + H* — Cr207% + CI- + H20

Nastepuje utlenienie Cr3* i redukcja ClO3~. Konkretne wartosci stopni utlenienia nie sg

potrzebne. Mozna podac zarys reakcji potbwkowych:
Cr3* 2 Cr207%-
ClOs~ 2 CI-
Zbilansowanie atoméw innych niz tlen i wodor:
2Cr3 2 Cr2072-

ClOs- 2 CI-
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Zbilansowanie atomow tlenu przez dopisanie czgsteczek H20:
2Cr3* + TH20 2 Cr207%-
ClOs~ 2 CI- + 3H20
Zbilansowanie atomoéw wodoru przez dopisanie jonéw H*:
2Cr3* + 7H20 2 Cr207% + 14H*
ClOs™ + 6H* 2 CI~ + 3H20

Na tym etapie sumaryczne tadunki po lewej i prawej stronie kazdej reakc;ji

przedstawiajg sie nastepujgco:
(+6) < 2Cr3* + 7TH20 2 Cr207% + 14H* = (+12)
(+5) < CIOs + 6H* 2 CF + 3H20 = (-1)
Zbilansowanie fadunkow przez dopisanie elektronow:
2Cr3* + 7TH20 2 Cr207%~ + 14H* + 6e-
ClOs™ + 6H" + 6e~ 2 CI- + 3H20
Wiasciwy bilans elektronowy (mnozenie stron):
2Cr3* + 7TH20 2 Cr207% + 14H* + 6e~ / -1
ClOs~ + 6H" + 6e~ 2 CI- + 3H20 / -1
Zsumowanie stron reakcji potowkowych i skrécenie powtarzajgcych sie indywidudw:
2Cr3* + 7H20 + ClO3™ + 6H* — Cr207%~ + 14H* + CI~ + 3H20
2Cr3* + 7 4H20 + ClO3~ + 6H* — Cr207% + 14 8H" + CI~ + 3H20
Przedstawienie réwnania w najprostszej postaci:
2Cr3* + 4H20 + ClO3s~ — Cr207* + 8H* + CI-

W tym przykfadzie ostateczny uktad jonéw H* i czgsteczek H20 jest inny niz
w podanym na poczatku orientacyjnym przebiegu, poniewaz protony znalazty sie po
stronie produktow, a woda po stronie substratéw. Nie jest to btgd. Poprawny uktad
indywiduéw takich jak H*, OH™ i H20 zawsze musi wynika¢ z rownania reakciji

otrzymanego po zbilansowaniu.
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Przykiad 2.
Roztwarzanie osadu NiS w mieszaninie H202 i HCI (reakcja przebiega

najefektywniej na gorgco).
Orientacyjny przebieg:
NiS + H202 + H* — Ni?* + S + H20

Nastepuje utlenienie siarczku i redukcja H202. Nikiel nie zmienia stopnia utlenienia.
Konkretne wartosci stopni utlenienia nie sg potrzebne. Mozna podac zarys reakcji
potowkowych, pamietajgc, ze zwigzek trudno rozpuszczalny w wodzie (NiS) oraz H202

pozostajg w postaci czgsteczek:
NiS 2 S
H202 2 H20

Zbilansowanie atomow innych niz tlen i wodér (w wyniku reakcji uwalniane sg wolne

jony Ni%*, wiec takie wykorzystujemy):

NiS 2 S + Ni?*

H202 2 H20

Zbilansowanie atomow tlenu przez dopisanie czgsteczek H20:

NiS 2 S + Ni2*

H202 2 2H20
Zbilansowanie atoméw wodoru przez dopisanie jonéw H™:

NiS 2 S + Ni2*

H202 + 2H* 2 2H20

Na tym etapie sumaryczne tadunki po lewej i prawej stronie kazdej reakciji

przedstawiajg sie nastepujgco:
(0) <= NiS 2 S + Ni* = (+2)
(+2) < H202 + 2H* 2 2H20 = (0)
Zbilansowanie tadunkow przez dopisanie elektronow:
NiS & S + Ni?* + 2e-

H202 + 2H* + 2e~ 2 2H20
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Witasciwy bilans elektronowy (mnozenie stron):
NiS 2 S + Ni?* + 2e~ / -1
H202 + 2H* + 2e~ 2 2H20 / -1
Zsumowanie stron reakcji potowkowych:
NiS + H202 + 2H* — S + Ni?* + 2H20

W tym przypadku nie wystepujg powtarzajgce sie indywidua, wiec rownanie od razu

ma najprostszg postac.

Przykiad 3.
Utlenianie Mn?* przy pomocy tlenku mieszanego Pb304 w srodowisku stezonego

HNO:3 na goraco.
Orientacyjny przebieg:
Mn2* + Pb30s4 + H* — MnO4~ + Pb?* + H20

Nastepuje utlenienie Mn?* i redukcja Pb3O4. Konkretne wartosci stopni utlenienia nie
sg potrzebne. Mozna podacC zarys reakcji potdwkowych, pamietajgc, ze tlenek

pozostaje w postaci czgsteczki:
Mn?* 2 MnOa4~
Pb3O4 2 Pb?*
Zbilansowanie atomow innych niz tlen i wodor:
Mn?* 2 MnOa4~
PbsOs 2 3Pb%*
Zbilansowanie atomow tlenu przez dopisanie czgsteczek H20:
Mn?* + 4H20 2 MnO4-
Pb30s 2 3Pb?* + 4H20
Zbilansowanie atomow wodoru przez dopisanie jonow H*:
Mn?* + 4H20 2 MnO4~ + 8H*

Pb3sO4 + 8H* 2 3Pb?* + 4H20
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Na tym etapie sumaryczne tadunki po lewej i prawej stronie kazdej reakcji

przedstawiajg sie nastepujgco:
(+2) <= Mn?* + 4H-0 2 MnO4+ + 8H* = (+7)
(+8) < Pb30O4 + 8H* 2 3Pb?* + 4H>0 = (+6)
Zbilansowanie tadunkow przez dopisanie elektronow:
Mn?* + 4H20 2 MnO4~ + 8H* + 5e-
Pb3Os + 8H* + 2e~ 2 3Pb?* + 4H20
Wiasciwy bilans elektronowy (mnozenie stron):
Mn?* + 4H20 2 MnO4~ + 8H* + 5e~ / -2
Pb3sO4 + 8H* + 26~ 2 3Pb?* + 4H20 /-5
Zsumowanie stron reakcji potowkowych i skrocenie powtarzajgcych sie indywidudw:
2Mn?* + 8H20 + 5Pb304 + 40H* — 2MnO4~ + 16H" + 15Pb?* + 20H20
2Mn?* + 8H20 + 5Pb304 + 40 24H" — 2MnQ4~ + 16H* + 15Pb?* + 20 12H20
Przedstawienie réwnania w najprostszej postaci:
2Mn?* + 5Pb304 + 24H* — 2MnO4~ + 15Pb?* + 12H20

W tym przyktadzie, analizujgc reakcje potdwkowg z mieszanym tlenkiem otowiu
widac, ze okreslenie liczby elektronéw na podstawie stopni utlenienia atomdéw otowiu
bytoby bardziej problematyczne, poniewaz nalezatoby wiedzie¢, ze w Pb3O4 wystepujg
atomy otowiu na dwoch réznych stopniach utlenienia (+II i +IV). W opisywanej
metodzie, gdzie elektrony wynikajg z tadunkdéw, wiedza dotyczgca konkretnych stopni

utlenienia nie jest konieczna, co niejednokrotnie przyspiesza bilansowanie.

Przykiad 4.

Roztwarzanie osadu As2S3 w stezonym HNO3 na goraco.
Orientacyjny przebieg:
As2S3 + HNO3 — H3AsO4 + H2SO4 + NO2

Nastepuje utlenienie As2Ss i redukcja NOs~. Konkretne wartosci stopni utlenienia nie

sg potrzebne. Tym razem orientacyjny przebieg jest podany w formie czgsteczkowej,
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wiec podajgc zarys reakcji potdwkowych nalezy od razu przejs¢ na formy jonowe. Przy

tym nalezy pamietac, ze:

— As2S3 to zwigzek trudno rozpuszczalny w wodzie, wiec pozostaje w formie

czgsteczki,

— HsAsOs to co prawda rozpuszczalny w wodzie, lecz staby kwas, wiec po reakcji
biegngcej w s$rodowisku mocnego kwasu (HNO3s) zapisujemy go formie

niezdysocjowanej czgsteczki,
— NO:2 to tlenek i jednoczesnie gaz, wiec rowniez pozostaje w postaci czgsteczki.

Omawiany przyktad zawiera dodatkowo ciekawg sytuacje, w ktérej utlenieniu ulegajg
oba atomy czgsteczki As2Ss, a po reakcji utlenione atomy zawarte sg w odrebnych
czgsteczkach H3AsO4 i H2SO4. W takim przypadku wystepuje ,podwdjne” utlenianie,
ktore ze wzgledéw praktycznych najwygodniej jest zawrze¢ w jednej reakcji

potdwkowe;.

Bioragc pod uwage wszystkie powyzsze ustalenia, po zdysocjowaniu mocnych kwasow

mozna podac nastepujgcy zarys reakcji potdwkowych:
As2S3 2 H3AsO4 + SO42-
NOs~ 2 NO2
Dalsze postepowanie jest standardowe. Zbilansowanie atoméw innych niz tlen i wodér:
As2S3 2 2H3As04 + 38042~
NOs~ 2 NOz2
Zbilansowanie atomow tlenu przez dopisanie czgsteczek H20:
As2S3 + 20H20 2 2H3As04 + 3S04%-
NOs~ 2 NO2 + H20
Zbilansowanie atoméw wodoru przez dopisanie jonéw H™:
As2S3 + 20H20 2 2H3As04 + 3S04% + 34H*
NOs™ + 2H* 2 NO2 + H20

Na tym etapie sumaryczne tadunki po lewej i prawej stronie kazdej reakcji
przedstawiajg sie nastepujgco:
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(0) < As2S3 + 20H20 2 2H3As04 + 3S0O4%~ + 34H* = (+28)
(+1) = NOs + 2H* 2 NO2 + H20 = (0)
Zbilansowanie tadunkow przez dopisanie elektronow:
As2S3 + 20H20 2 2H3AsO04 + 35042 + 34H* + 28e-
NOs™ + 2H* + 1e- 2 NO2 + H20
Wtasciwy bilans elektronowy (mnozenie stron):
As2S3 + 20H20 2 2H3AsO04 + 35042 + 34H* + 28e~ / -1
NO3z~ + 2H* + 1e- 2 NO2 + H20 /-28

Zsumowanie stron reakcji potowkowych i skrécenie powtarzajgcych sie indywidudw:

As2S3 + 20H20 + 28NO3~ + 56H" — 2H3AsO4 + 3S04%~ + 34H* + 28NO2 + 28H20

AsyS3 + 20H:0 + 28NO3~ + 56 22H* — 2H3AsO4 + 3S042~ + 34H" + 28NO, + 28 8H,0
Przedstawienie rébwnania w najprostszej postaci:

As2S3 + 28NOs3~ + 22H* — 2H3As04 + 3S04% + 28NO2 + 8H20

W tym przyktadzie w réwnaniu reakcji pojawiajg sie czasteczki wody,
niezapisane poczatkowo w orientacyjnym przebiegu. Dopisanie tych czgsteczek jest

potrzebne do ostatecznego zbilansowania.

Przyktad 5.

Dysproporcjonowanie bromu rozpuszczonego w wodzie.
Orientacyjny przebieg:
Br2 + H2O — HBrO + HBr

Nastepuje zarowno utlenienie, jak i redukcja Brz2. Konkretne warto$ci stopni utlenienia
nie sg potrzebne. Mozna poda¢ zarys reakcji potowkowych, pamietajgc, ze HBrO to
rozpuszczalny w wodzie, ale staby kwas (zapis w formie czgsteczki), HBr to kwas
mocny (zapis zdysocjowany), a Brz to wolny pierwiastek, ktéry musi pozosta¢ w formie

czasteczkowe;j:
Br2 2 HBrO

Br2 2 Br-
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Zbilansowanie atomow innych niz tlen i wodér:
Br2 2 2HBrO

Br2 2 2Br-

Zbilansowanie atomow tlenu przez dopisanie czgsteczek H20:
Br2 + 2H20 2 2HBrO

Br2 2 2Br-

Zbilansowanie atomoéw wodoru przez dopisanie jonéw H*:
Br2 + 2H20 2 2HBrO + 2H*
Br2 2 2Br-

Na tym etapie sumaryczne tadunki po lewej i prawej stronie kazdej reakcji

przedstawiajg sie nastepujgco:

(0) < Br2 + 2H20 2 2HBrO + 2H* = (+2)

(0) < Br: 22Br = (-2)
Zbilansowanie fadunkow przez dopisanie elektronow:
Brz + 2H20 2 2HBrO + 2H* + 2e-
Br2 + 2e~ 2 2Br-
Wiasciwy bilans elektronowy (mnozenie stron):
Brz + 2H20 2 2HBrO + 2H* + 2e~ / -1
Br2 + 2e- 2 2Br /-1

Zsumowanie stron reakcji potowkowych:

Brz + 2H20 + Bro — 2HBrO + 2H* + 2Br-

Akurat w tym przypadku powtarzajgce sie indywidua nie wystepujg po przeciwnych
stronach rownania, dlatego zamiast upraszczania nalezy wykona¢ ich sumowanie

celem uporzgdkowania:
2Br2 + 2H20 — 2HBrO + 2H* + 2Br-

Reakcja ma zwielokrotnione wspotczynniki, dlatego nalezy je uproscié, dzielgc strony

przez odpowiednig wartosc:
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2Br2 + 2H20 — 2HBrO + 2H* + 2Br~ / :2
Przedstawienie rownania w najprostszej postaci:
Brz + H2O — HBrO + H* + Br-

Wystepujgce w tym przyktadzie zwielokrotnienie wspoétczynnikébw po
zbilansowaniu jest czeste zarowno w przypadku reakcji dysproporcjonowania, jak
i komproporcjonowania. Ostateczne réwnanie powinno jednak by¢ przedstawiane

w najprostszej mozliwej formie.

Przyktad 6.

Roztwarzanie Fe2S3 w HCI.
Orientacyjny przebieg:
Fe2Ss + HCl — FeCl2 + S + H2S

Nastepuje zarébwno redukcja, jak i utlenienie Fe2Ss, ale dotyczy to dwdch réznych
atoméw, wiec nie mozna mowi¢ o dysproporcjonowaniu. Fe2Ss to zwigzek trudno
rozpuszczalny w wodzie (zapis w formie czgsteczki), HCl to mocny kwas (zapis
jonowy), FeCl2 to sél rozpuszczalna w wodzie (zapis jonowy), a H2S to staby kwas,
dodatkowo ulatniajgcy sie z roztworu w postaci gazowej (zapis w formie czgsteczki).
Konkretne wartosci stopni utlenienia nie sg potrzebne. Podanie zarysu reakcji redukciji

jest typowe:
Fe2Ss 2 Fe?*

Z kolei w przypadku reakcji utleniania atomow siarki omawiany przyktad wymaga
specyficznego podejscia. Mianowicie nie jest mozliwy zapis Fe2S3 2 S, poniewaz dalej
uzgodnienie atoméw wymagatoby uzycia jondéw Fe?*, przez co reakcja utleniania
potgczytaby sie z reakcjg redukcji. Mozliwe jest tagczenie dwoch reakcji tego samego
typu: utleniania kilku atomow (jak w przyktadzie 4 powyzej) albo redukc;ji kilku atoméw.
Dlatego aniony S>~ wystepujgce w Fe2S3 nalezy pozyskac z innego indywiduum, ktére
pojawia sie w mieszaninie reakcyjnej. Jest nim Hz2S, co prawda wystepujgcy po stronie
substratow, ale nie ma przeciwwskazan do wykorzystania go w reakcji potowkowe;.
Mozna podejrzewac, ze ostatecznie i tak zostanie skrocony. Zatem zarys reakcji

utleniania z koniecznosci nalezy zapisac jako:

HS2 S
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Zbilansowanie atomow innych niz tlen i wodoér w reakcji redukcji nalezy przeprowadzié
tak, aby zmienit sie tylko stopien utleniania Fe. Atomow siarki nie mozna zbilansowac
przy pomocy S° bo skutkowatoby to potgczeniem sie reakcji redukcji z reakcjg

utleniania. Zatem zapis powinien wygladac nastepujgco:
Fe2Saz 2 2Fe?* + 3H2S (tylko Fe zmienia stopieri utleniania)
H2S 2 S (tylko S zmienia stopien utlenienia)

W reakcji nie biorg udziatu atomy tlenu, wiec nastepnym etapem jest zbilansowanie

atoméw wodoru przez dopisanie jonoéw H*:
Fe2S3 + 6H* 2 2Fe?* + 3H2S
H2S 2 S + 2H*

Na tym etapie sumaryczne tadunki po lewej i prawej stronie kazdej reakcji

przedstawiajg sie nastepujgco:
(+6) < FezSs + 6H* 2 2Fe?* + 3H2S = (+4)
(0) = HS 2 S + 2H" = (+2)

Zbilansowanie fadunkow przez dopisanie elektronow:

Fe2Ss + 6H* + 2e~ 2 2Fe?* + 3H2S

H2S 2 S + 2H" + 2e-
Wiasciwy bilans elektronowy (mnozenie stron):
Fe2Ss + 6H* + 2e~ 2 2Fe?* + 3H2S /-1
HoS 2 S +2H" +2e” /1
Zsumowanie stron reakcji potowkowych i skrécenie powtarzajgcych sie indywidudw:
Fe2S3 + 6H" + HoS — 2Fe?* + 3H2S + S + 2H*
Fe2Ss + 6 4H" + HoS — 2Fe?" + 3 2H2S + S + 2H+

Przedstawienie réwnania w najprostszej postaci:

Fe2S3 + 4H* — 2Fe?* + 2H2S + S

Omowiona reakcja jest dobrym przyktadem kliku specyficznych sytuacji
powigzanych z bilansowaniem reakcji redoks.
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16.1.3. Bilansowanie reakcji w sSrodowisku zasadowym — analiza przyktadow

W sSrodowisku zasadowym wiasciwe bilansowanie reakcji wymaga uzywania
jonéw OH- zamiast jonéw H*, co jest nieco bardziej skomplikowane, poniewaz jony
OH~ wprowadzajg zaréwno atomy tlenu, jak i wodoru. Mozna jednak wykorzystaé
pewne sposoby, ktére potrafig utatwi¢ bilansowanie i nabranie w tym odpowiedniej

wprawy. Zostang one oméwione jako modyfikacje gtéwnej metody.

Przyktad 1.

Redukcja K2CrO4 przy pomocy K2SO3 w srodowisku silnie zasadowym.
Orientacyjny przebieg:
K2CrO4 + K2S0O3 + KOH — K[Cr(OH)4] + K2SO4 + H20

Nastepuje redukcja CrO4% i utlenienie SO3?~. Konkretne wartosci stopni utlenienia nie
sg potrzebne. Wszystkie podane zwigzki sg rozpuszczalne w wodzie, wiec zapisujemy
odpowiednie jony. Sél kompleksowa K[Cr(OH)4] dysocjuje na kation K* i anion
kompleksowy [Cr(OH)4]~ (bez dalszej dysocjacji anionu). Kationy potasu nie biorg

udziatu w reakcji redoks. Zatem mozna podac nastepujgcy zarys reakcji potdwkowych:
CrO4?~ 2 [Cr(OH)4]~
S03? 2 S04%-

Zbilansowanie atoméw innych niz tlen i wodor w tym przypadku pomijamy, gdyz nie
jest ono potrzebne. Ich liczby zgadzajg sie w obu reakcjach bez dodatkowych

wspotczynnikow.

Zbilansowanie atomow tlenu i wodoru tgcznie przez dopisanie jonéw OH~ (po stronie

formy na nizszym stopniu utlenienia) i czgsteczek H20:
CrO4?~ + 4H20 2 [Cr(OH)4]~ + 40H-
S03% + 20H- 2 SO4* + H20

Na tym etapie sumaryczne tadunki po lewej i prawej stronie kazdej reakcji

przedstawiajg sie nastepujgco:
(-2) < CrO4*~ + 4H20 2 [Cr(OH)4} + 40H- = (-5)

(~4) < SOz2~ + 20H- 2 SO + Hy0 = (-2)
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Zbilansowanie tadunkow przez dopisanie elektronow:
CrO4%~ + 4H20 + 3e~ 2 [Cr(OH)4]~ + 40H-
S03% + 20H- 2 SO4* + H20 + 2e-
Witasciwy bilans elektronowy (mnozenie stron):
CrO4%~ + 4H20 + 3e~ 2 [Cr(OH)4]~ + 40H- / -2
S03% + 20H" 2 SO4% + H20 + 2e /-3
Zsumowanie stron reakcji potéwkowych i odpowiednie skrocenie powtarzajgcych sie
indywidudw:
2Cr0O4?%~ + 8H20 + 3803 + 60H" — 2[Cr(OH)4]~ + 80H~ + 3S04?~ + 3H20
2CrO4% + 8 5H20 + 3S03% + 80H- — 2[Cr(OH)4]~ + 8 20H~ + 3S04%~ + 3H.0
Przedstawienie rownania w najprostszej postaci:
2Cr0O4% + 5H20 + 3S03%~ — 2[Cr(OH)4]~ + 20H" + 3S04*-

W tym przyktadzie ostateczny uktad jonéw OH~ i czgsteczek H20 jest inny niz
w podanym na poczatku orientacyjnym przebiegu, poniewaz jony wodorotlenkowe
znalazty sie po stronie produktow, a woda po stronie substratow. Nie jest to btad.
Poprawny uktad indywiduow zawsze musi wynika¢ z rownania reakcji otrzymanego po

zbilansowaniu.

Na tym samym przyktadzie rozwazmy inne metody zbilansowania reakc;ji
w Srodowisku zasadowym, ktorymi mozna positkowaé sie w przypadku problemow.
Obie modyfikacje rozpoczynajg sie na etapie bilansowania reakcji potowkowych.
W pierwszej modyfikacji wykorzystuje sie doktadne okreslenie stopni utlenienia
i ustalenie liczby elektrondw na poczatku, a w drugiej bilans przeprowadzany jest
poczgtkowo w sSrodowisku kwasowym z ostatecznym przeksztatceniem na srodowisko

zasadowe.

Modyfikacja | — poczatkowe ustalenie liczby elektronow
Zarys reakcji potbwkowych bez zmian:
CrO4%~ 2 [Cr(OH)4]

S03% 2 S04%
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Zbilansowanie atoméw innych niz tlen i wodoér pomijamy jak poprzednio, poniewaz

w obu reakcjach od razu sg juz one zbilansowane.

Ustalenie stopni utlenienia atoméw chromu i siarki oraz dopisanie liczby elektronéw

potrzebnych do zmiany stopnia utlenienia:
(Cr+Vl) CrO4?~ + 3e~ 2 [Cr(OH)a4]~ (Cr+i)
(S+V) SO32~ 2 SO4% + 2e~ (5+V))

Na tym etapie sumaryczne fadunki po lewej i prawej stronie kazdej reakc;ji

przedstawiajg sie nastepujgco:
(=5) < CrO4*~ + 3e~ 2 [Cr(OH)4f = (1)
(-2) < SOz~ 2S04 + 26~ = (-4)
Zbilansowanie tadunkow przez dopisanie jonéw OH™:
CrO4?~ + 3e~ 2 [Cr(OH)4]~ + 40H-
SO3* + 20H- 2 S04 + 2e~
Zbilansowanie atomow tlenu i wodoru tgcznie przez dopisanie czgsteczek H20.

Wskazbéwka: w trakcie ustalania liczby czgsteczek wody warto w pierwszej kolejnosci

patrzec na atomy tlenu, wowczas atomy wodoru powinny sie zgodzic automatycznie:
CrO4?~ + 4H20 + 3e~ 2 [Cr(OH)4]~ + 40H-
S0O3% + 20H- 2 SO4* + H20 + 2e-

Na tym etapie reakcje potdwkowe sg juz zbilansowane. Kolejnym etapem jest bilans

elektronowy (mnozenie stron) i dalej tak samo jak opisano wczesnie;j.

Modyfikacja Il — poczatkowe bilansowanie w srodowisku kwasowym
Zarys reakcji potdwkowych bez zmian:
CrO4%~ 2 [Cr(OH)4]"
S03%~ 2 S04~

Zbilansowanie atomoéw innych niz tlen i wodoér pomijamy jak poprzednio, poniewaz

w obu reakcjach od razu sg juz one zbilansowane.

Zbilansowanie atoméw tlenu przez dopisanie czgsteczek H20:
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CrO42~ 2 [Cr(OH)4]"
S03%~ + H20 2 S04~
Zbilansowanie atomoéw wodoru przez dopisanie jonéw H*:
CrO4%~ + 4H* 2 [Cr(OH)4]~
S03%" + H20 2 SO4% + 2H*

Powrét do sSrodowiska zasadowego poprzez dopisanie jonéw OH- w liczbie
réwnowaznej do jondw H* (w kazdej reakcji z osobna). Dopisujgc réwnowazng liczbe
jonéw OH- przy jonach H* nalezy od razu dopisa¢ takg samg liczbe OH~ po drugiej

stronie reakcji, aby zachowac rownos¢ liczby atomow:
CrO4%~ + 4H* + 40H- 2 [Cr(OH)4]~ + 40H~
SO3%~ + H20 + 20H~ 2 SO4%~ + 2H* + 20H~-
Z potgczen rownowaznych ilosci jonéw H* i OH™ powstajg czgsteczki wody:
CrO4%~ + 4H20 2 [Cr(OH)4]~ + 40H-
S03%~ + H20 + 20H 2 S04? + 2H20

Powtarzajgce sie po przeciwnych stronach rownan potowkowych czgsteczki wody

nalezy skroci¢ do najprostszej postaci:
CrO4?~ + 4H20 2 [Cr(OH)4]~ + 40H-

S03% + H20O + 20H- 2 S04% + 2H20
SO03% + H20+ 20H- 2 S042 + 2 1H20

W ten sposob otrzymujemy reakcje potdéwkowe ze zbilansowanymi atomami i we

wiasciwym odczynie:
CrO4?~ + 4H20 2 [Cr(OH)4]~ + 40H-
S03%~ + 20H- 2 SO4* + H20

Kolejnym etapem jest bilans fadunkéw poprzez dopisanie elektronéw i dalej tak samo

jak w poczatkowym rozwigzaniu.

Modyfikacja Il ma te przewage nad poprzednig, ze nie wymaga ustalania
dokfadnych stopni utlenienia, wiec moze by¢ pomocna w sytuacjach kiedy jest to

problematyczne.
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Przykiad 2.
Redukcja NOs;~ metalicznym glinem w srodowisku silnie zasadowym (reakcja

przebiega najefektywniej na gorgco).
Orientacyjny przebieg z utworzeniem metaglinianu zamiast hydroksokompleksu:
Al + NO3~ + OH~ — AlO2™ + NH3 + H20

Nastepuje redukcja NOs~ i utlenienie glinu. Konkretne wartosci stopni utlenienia nie sg
potrzebne. Mozna podaé nastepujgcy zarys reakcji potdwkowych, pamietajac, ze NHs

pozostaje zapisany w formie czgsteczki:
Al 2 AlO2~
NO3s~ 2 NH3

Zbilansowanie atomow innych niz tlen i wodor w tym przypadku pomijamy, gdyz nie
jest ono potrzebne. Ich liczby zgadzajg sie w obu reakcjach bez dodatkowych

wspotczynnikow.

Zbilansowanie atoméw tlenu i wodoru tgcznie przez dopisanie jonéw OH~ (po stronie

formy na nizszym stopniu utlenienia) i czgsteczek H20:
Al + 40H- 2 AlIO2™ + 2H20
NO3~ + 6H20 2 NH3 + 90OH~

Na tym etapie sumaryczne tadunki po lewej i prawej stronie kazdej reakcji

przedstawiajg sie nastepujgco:
(—4) < Al + 40H- 2 AlOz + 2H20 = (-1)
(1) < NO3s~ + 6H.0 & NH3 + 90H- = (-9)
Zbilansowanie tadunkow przez dopisanie elektrondow:
Al + 40H- 2 AlIO2™ + 2H20 + 3e-
NOs3~ + 6H20 + 8e~ 2 NH3 + 9OH~
Wiasciwy bilans elektronowy (mnozenie stron):
Al + 40H 2 AlO2™ + 2H20 + 3e~ /-8
NOs~ + 6H20 + 8e~ 2 NH3z + 9OH~ / -3

Zsumowanie stron reakcji potowkowych i skrocenie powtarzajgcych sie indywidudw:
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8Al + 320H" + 3NO3™ + 18H20 — 8AIO2~ + 16H20 + 3NH3 + 270H"
8Al + 32 50H" + 3NO3~ + 18 2H20 — 8AIO2™ + 16H20 + 3NH3 + 270H-
Przedstawienie réwnania w najprostszej postaci:
8Al + 50H- + 3NO3~ + 2H20 — 8AIO2 + 3NH:s

W tym przyktadzie zaréwno jony OH-, jak i czgsteczki H20 wystepujg po stronie
substratoéw, mimo ze w orientacyjnym przebiegu poczatkowo zaproponowano inacze;.
Nie jest to btad. Poprawny uktad indywiduow zawsze musi wynikac z rownania reakcji
otrzymanego po zbilansowaniu. Podobnie jak dla poprzedniego przyktadu rozwazmy

dodatkowo mozliwe modyfikacje pomocnicze.

Modyfikacja | — poczatkowe ustalenie liczby elektronow
Zarys reakcji potbwkowych bez zmian:

Al 2 AlOz~

NOs~ 2 NH3

Zbilansowanie atoméw innych niz tlen i wodor pomijamy jak poprzednio, poniewaz

w obu reakcjach od razu sg juz one zbilansowane.

Ustalenie stopni utlenienia atomoéw glinu i azotu oraz dopisanie liczby elektronow

potrzebnych do zmiany stopnia utlenienia:
(A10) Al 2 AlO2~ + 3e~ (A+ll)
(N+V) NO3~ + 8e~ 2 NH3 (N-/l)

Na tym etapie sumaryczne fadunki po lewej i prawej stronie kazdej reakc;ji

przedstawiajg sie nastepujgco:
(0) = Al 2AI07 + 36~ = (-4)
(-9) = NOs + 8e- 2 NH3 = (0)
Zbilansowanie tadunkow przez dopisanie jonéw OH™:
Al + 40H- 2 AlO2™ + 3e-
NOs~ + 8e~ 2 NH3 + 90H~

Zbilansowanie atomoéw tlenu i wodoru tgcznie przez dopisanie czgsteczek H20:
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Al + 40H- 2 AlO2™ + 2H20 + 3e~
NO3z~ + 6H20 + 8e~ 2 NH3 + 90H~

Na tym etapie reakcje potdwkowe sg juz zbilansowane. Kolejnym etapem jest bilans

elektronowy (mnozenie stron) i dalej tak samo jak opisano wczesnie;j.

Modyfikacja Il — poczatkowe bilansowanie w srodowisku kwasowym
Zarys reakcji potdwkowych bez zmian:

Al 2 AlO2~

NO3~ & NH3

Zbilansowanie atomoéw innych niz tlen i wodor pomijamy jak poprzednio, poniewaz

w obu reakcjach od razu sg juz one zbilansowane.
Zbilansowanie atomoéw tlenu przez dopisanie czgsteczek H20:
Al + 2H20 2 AlO2~
NOs~ 2 NHs + 3H20
Zbilansowanie atoméw wodoru przez dopisanie jonow H™:
Al + 2H20 2 AlO2™ + 4H*
NOs3~ + 9H* 2 NHs3 + 3H20

Powrét do s$rodowiska zasadowego poprzez dopisanie jonéw OH- w liczbie
réwnowaznej do jondw H* (w kazdej reakcji z osobna). Dopisujgc rownowazng liczbe
jonéw OH- przy jonach H* nalezy od razu dopisa¢ takg samg liczbe OH- po drugiej

stronie reakcji, aby zachowaé¢ rownosc liczby atomdw:
Al + 2H20 + 40H- 2 AlO2™ + 4H* + 40H-
NO3z~ + 9H" + 90H™ 2 NH3 + 3H20 + 90H~
Z potgczen rownowaznych ilosci jondw H* i OH™ powstajg czgsteczki wody:
Al + 2H20 + 40H- 2 AlO2z™ + 4H20
NO3~ + 9H20 2 NH3 + 3H20 + 90OH-

Powtarzajgce sie po przeciwnych stronach réwnan potéwkowych czgsteczki wody

nalezy skroci¢ do najprostszej postaci:
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Al + 2H20 + 40H 2 AlO2™ + 4H20
Al + 2H:0 + 40H- 2 AlO2™ + 4 2H20

NO3z™ + 9H20 2 NHs + 3H20 + 90H~
NOsz™ + 9 6H20 2 NHs + 3520 + 90H-

W ten sposob otrzymujemy reakcje potéwkowe ze zbilansowanymi atomami i we

wtasciwym odczynie:
Al + 40H- 2 AlO2™ + 2H20
NOs3~ + 6H20 2 NHs + 90OH~

Kolejnym etapem jest bilans tadunkdw poprzez dopisanie elektrondw i dalej tak samo

jak w poczgtkowym rozwigzaniu.

Przykiad 3.

Roztwarzanie Sb2S3 w mieszaninie H202 i KOH.
Orientacyjny przebieg:
Sb2S3 + H202 + OH~ — Sb043 + S + H20

Nastepuje utlenienie Sb2Ss i redukcja H202. Przed podaniem zarysu reakgcji

potowkowych nalezy zauwazyc, ze:

e Utlenieniu ulegajg oba atomy czgsteczki Sb2Ss3, a po reakcji utlenione atomy
zawarte sg w odrebnych indywiduach: SbO4*- i S. W takiej sytuacji wystepuje
.,podwaojne” utlenianie, ktore najwygodniej jest zawrze¢ w jednej reakcji

potdwkowe;j.

e Redukcje H202 mozna zapisa¢ jako przemiane do H20, ale wygodniej jest od
razu uzy¢ jonow OH-, ktére w ogdinym ujeciu wystepujg w mieszaninie reakcyjne;j
i w ktérych stopien utlenienia atomu tlenu jest taki sam jak w czgsteczce H20.

Wodwczas zbilansowanie reakcji redukcji bedzie bardzo szybkie.

Konkretne wartosci stopni utlenienia nie sg potrzebne. Biorgc pod uwage powyzsze

komentarze mozna podac nastepujgcy zarys reakcji potdwkowych:
Sb2S3 2 Sb043-+ S

H202 2 OH-
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Zbilansowanie atoméw innych niz tlen i wodor:
Sb2S3 2 2Sb043~ + 3S
H202 2 OH-

Zbilansowanie atoméw tlenu i wodoru tgcznie przez dopisanie jonéw OH~ (po stronie

formy na nizszym stopniu utlenienia) i czgsteczek H20:
Sb2S3 + 160H- 2 2Sb043 + 3S + 8H20
H202 2 20H-

Na tym etapie sumaryczne fadunki po lewej i prawej stronie kazdej reakc;ji

przedstawiajg sie nastepujgco:
(-16) < Sb2S3 + 160H- 2 2Sb04* + 3S + 8H20 = (-6)
(0) < H202 2 20H- = (-2)
Zbilansowanie tadunkow przez dopisanie elektronow:
Sb2S3 + 160H- 2 2Sb043 + 3S + 8H20 + 10e-

H202 + 2e~ 2 20H-

Wiasciwy bilans elektronowy (mnozenie stron):
Sb2S3 + 160H- 2 2Sb04* + 3S + 8H20 + 10e~ / -1
H202 + 26~ 2 20H~ / -5
Zsumowanie stron reakcji potdwkowych i odpowiednie skrécenie powtarzajgcych sie
indywidudw:
Sb2S3 + 160H" + 5H202 — 2Sb043~ + 3S + 8H20 + 100H-
Sb2S3 + 16 60H + 5H202 — 2Sb043- + 3S + 8H20 + 100H-

Przedstawienie rownania w najprostszej postaci:

Sb2S3 + 60H- + 5H202 — 2Sb043- + 3S + 8H20

Podobnie jak w przypadku poprzedniego przyktadu rozwazmy dodatkowo
mozliwe modyfikacje pomocnicze. Zostang one opisane tylko dla bilansowania
potdwkowej reakcji utleniania, poniewaz zbilansowanie potéwkowej reakcji redukcji

H202 w omawianym przyktadzie jest bezproblemowe.
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Modyfikacja | — poczatkowe ustalenie liczby elektronéw

Zarys reakcji potowkowej oraz zbilansowanie atoméw innych niz tlen i wodér pozostajg

bez zmian:
Sb2S3 2 2Sb043- + 3S

Ustalenie stopni utlenienia atomow antymonu i siarki w tym przypadku wymaga ich
wymnozenia i zsumowania. Dopiero na podstawie sum mozna dopisa¢ odpowiednig

liczbe elektronow:

(Sb +ll)-2+ (S~1)-3=0 §hrS3 = 2SbO43~ + 3S + 10e- (Sb+V)-2+(S0)-3=+10

Na tym etapie sumaryczne tadunki po lewej i prawej stronie przedstawiajg sie

nastepujgco:
(0) <= Sb2S3 2 2Sb0O4* + 3S + 10e~ = (-16)
Zbilansowanie tadunkow przez dopisanie jonow OH™:
Sb2S3 + 160H- 2 2Sb043 + 3S + 10e-
Zbilansowanie atomoéw tlenu i wodoru tgcznie przez dopisanie czgsteczek H20:
Sb2S3 + 160H- 2 2Sb043 + 3S + 8H20 + 10e-

Na tym etapie reakcja utleniania jest juz zbilansowana. Dla reakcji redukciji
positkowanie sie omawiang modyfikacjg nie jest potrzebne ze wzgledu na jej prostote,

wiec reakcja redukcji pozostaje bez zmian wzgledem wczesniejszego omowienia:
H202 + 2e~ 2 20H~

Kolejnym etapem jest bilans elektronowy (mnozenie stron) i dalej tak samo jak opisano

wczesniej.

Modyfikacja Il — poczatkowe bilansowanie w srodowisku kwasowym

Zarys reakcji potbwkowej oraz zbilansowanie atomow innych niz tlen i wodor pozostajg

bez zmian:
Sb2S3 2 2Sb04* + 3S
Zbilansowanie atoméw tlenu przez dopisanie czgsteczek H20:

Sb2S3 + 8H20 2 2Sb043>~ + 38
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Zbilansowanie atoméw wodoru przez dopisanie jonow H™:
Sb2S3 + 8H20 2 2Sb043- + 3S + 16H*

Powrét do s$rodowiska zasadowego poprzez dopisanie jonéw OH- w liczbie
réwnowaznej do jonow H*. Dopisujgc rownowazng liczbe jonow OH~ przy jonach H*
nalezy od razu dopisac takg samg liczbe OH~ po drugiej stronie reakcji, aby zachowac

réownosc liczby atomow:
Sb2S3 + 8H20 + 160H- 2 2Sb043* + 3S + 16H* + 160H-
Z potaczen réwnowaznych ilosci jonéw H* i OH™ powstajg czgsteczki wody:
Sb2Ss3 + 8H20 + 160H- 2 2Sb043~ + 3S + 16H20

Powtarzajgce sie po przeciwnych stronach réwnania potowkowego czgsteczki wody

nalezy skroci¢ do najprostszej postaci:
Sb2S3 + 8H20 + 160H- 2 2Sb043- + 3S + 16H20
Sb2S3 + 8H20 + 160H- 2 2Sb043*- + 3S + 16 8H20
W ten sposéb otrzymujemy reakcje potdwkowg ze zbilansowanymi atomami i we
wiasciwym odczynie:
Sb2S3 + 160H- 2 2Sb04* + 3S + 8H20

Kolejnym etapem jest bilans tadunkéw poprzez dopisanie elektronéw i dalej tak samo

jak w poczagtkowym rozwigzaniu.

16.1.4. Bilansowanie reakcji bez okreslonego srodowiska — analiza przyktadow

Niekiedy wystepujg sytuacje, gdzie z zapisu reakcji nie da sie bezposrednio
wywnioskowac, czy przebiega ona w srodowisku kwasowym, czy zasadowym. Moze
to generowaé watpliwosci, ktorych indywiduéw uzywaé do bilansowania. W takich
przypadkach s$rodowisko przebiegu nalezy ustali¢ na podstawie analizy form

reagentdéw lub ogolnej wiedzy dotyczgcej warunkow przebiegu danej reakcji.

Bilansowanie ponizszych przyktadow bedzie podane w formie skrotowe.
Postepowanie krok po kroku wyglgdatoby analogicznie do przypadkdéw opisanych we

wczesniejszych podrozdziatach.
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Przykiad 1.
Rozktad H20:.

Orientacyjny przebieg:
H202 — H20 + O2

Nastepuje zaréwno utlenienie, jak i redukcja atoméw tlenu w H20:2
(dysproporcjonowanie). Bilansowanie w srodowisku kwasowym wydaje sie w tym
przypadku najprostszym i poprawnym rozwigzaniem, poniewaz w tablicach mozna
odnalez¢ potencjaty standardowe odpowiednich uktadoéw redoks, w ktérych reakcje
potébwkowe zapisywane sg witasnie z udziatem jonéw H*. Ponadto w $rodowisku
zasadowym H202 wystepuje w formie zjonizowanej, ze wzgledu na zdolno$¢ do
odtgczania jednego ze swoich protonow z utworzeniem jonow HO2™. Z tych wzgledow

bilans przedstawionej reakcji wykonuje sie w srodowisku kwasowym.
Zarys reakcji potowkowych:
H202 2 H20
H202 2 O2
Reakcje potbwkowe zbilansowane wzgledem atomow i fadunkdéw:
H202 + 2H* + 2e~ 2 2H20
H202 2 O2 + 2H* + 2e-

Reakcje majg takg samg liczbe elektrondw, wiec od razu sg tez zbilansowane

elektronowo.
Po zsumowaniu stron i skroceniu jonéw H* otrzymujemy ostateczne réwnanie:

2H202 — 2H20 + O2

Przykiad 2.
Redukcja NOz~ przy pomocy NH4Cl na goraco.

Orientacyjny przebieg:
NO2~ + NH4* — N2 + H20

Nastepuje redukcja NO2~ oraz utlenienie NH4*. W obu przypadkach procesy dotyczg

atomow azotu, ktére majg dwa rézne stopnie utlenienia, ale ostatecznie przechodzg
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na jeden wspalny, dajgc czgsteczke N2 (komproporcjonowanie). Srodowisko, w ktérym
przebiega reakcja mozna ustali¢ przyktadowo na podstawie hydrolizy uzytych soli.
Typowym zrodtem aniondw NO2~ jest NaNO2 lub KNOz2, a dla NH4* w przykfadzie
podano NH4Cl. W takim przypadku NO2~ ulega hydrolizie anionowej, dajgc odczyn
zasadowy, a NH4" hydrolizie kationowej, dajgc odczyn kwasowy. Jednak stata hydrolizy
NO2z~ jest mniejsza od statej hydrolizy NH4*, wiec przewage ma odczyn kwasowy.

Bilansowanie przeprowadzimy uzywajgc jonéw H*.
Zarys reakcji potdwkowych:
NO2~ 2 N2
NH4* 2 N2
Reakcje potébwkowe zbilansowane wzgledem atomow i tadunkdw:
2NO2~ + 8H* + 6e~ 2 N2 + 4H20
2NHs* 2 N2 + 8H* + 6e~

Reakcje majg takg samg liczbe elektronow, wiec od razu sg tez zbilansowane

elektronowo.

Po zsumowaniu stron i skréceniu jonow H* otrzymujemy rownanie ze
zwielokrotnionymi wspétczynnikami. Po podzieleniu obu stron przez 2 powstaje

ostateczna postac:

NO2~ + NH4"* — N2 + 2H20

Przyktad 3.

Spontaniczne dysproporcjonowanie ClIO-.
Orientacyjny przebieg:
ClO~ — CI- + CIO3-

Nastepuje zaréwno utlenienie, jak i redukcja atoméw chloru w CIO~. Jony CIO-
zapisane w powyzszej postaci pochodzg z rozpuszczonej i zdysocjowanej soli typu
NaClO lub KCIO. Sg to sole mocnych zasad i stabego kwasu, wiec ich odczyn jest
zasadowy. Ponadto w srodowisku kwasowym nastgpitoby wyparcie kwasu HCIO i jego
dalsze reakcje (komproporcjonowanie z CI- z utworzeniem czgsteczkowego chloru).

Ze wzgledu na takie wtasciwosci chemiczne anionéw CIlO-, stwierdzamy zasadowe
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Srodowisko przedstawionej reakcji i bilansowanie przeprowadzamy uzywajgc jonéw
OH-.
Zarys reakcji potbwkowych:
CIO-2CI-
CIO~ 2 CIOs~
Reakcje potbwkowe zbilansowane wzgledem atomow i tadunkow:
CIO~ + H20 + 2e~ 2 CI- + 20H~
CIO~ + 40H- 2 CIOs™ + 2H20 + 4e-

Zbilansowanie elektronow wymaga wymnozenia pierwszej reakcji przez 2. Nastepnie

po zsumowaniu stron i skréceniu OH~ i H20 otrzymujemy ostateczne réwnanie:

3CIO~ — 2CI- + CIO3-

16.2. Przewidywanie kierunku przebiegu reakcji redoks

Reakcje redoks mozna podzieli¢ na samorzutne i wymuszone, w zaleznosci od
kierunku przeptywu elektrondbw oraz zwigzanych z tym efektéw energetycznych.
Reakcje samorzutne przebiegajg bez dostarczania energii z zewnatrz, a ich sitg
napedowg jest dodatnia wartoS¢ potencjatu ogniwa oraz ujemna zmiana energii
swobodnej Gibbsa. Przyktadem sg procesy zachodzgce w ogniwach galwanicznych,
takich jak ogniwo Daniella, w ktérych energia chemiczna spontanicznie przeksztatca
sie w energie elektryczng. Do samorzutnych zaliczajg sie tez wszystkie typowe reakcje
redoks, w ktorych po zmieszaniu dwoch reagentow ze sobg, proces zachodzi
spontanicznie. Wszystkie reakcje omdéwione w rozdziatach 14 i 15 majg witasnie
charakter przemian samorzutnych. Z kolei reakcje wymuszone wymagajg dostarczenia
energii, najczesciej elektrycznej, aby odwréci¢ naturalny kierunek przeptywu
elektronéw. Typowym przyktadem jest elektroliza, podczas ktorej dostarczany prad
powoduje redukcje i utlenianie substancji wbrew ich tendencjom termodynamicznym.
W ten sposéb reakcje redoks mogg petni¢ podwdjng role: by¢ zrédtem energii lub

umozliwia¢ synteze okreslonych zwigzkow.

Majac do dyspozycji odpowiednie tablice zawierajgce wartosci potencjatow

standardowych réznych potogniw, mozna przewidywaé kierunek reakcji redoks
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zachodzgcych samorzutnie. Tego typu reakcje zostang omdéwione w ramach tego

podrozdziatu.

16.2.1. Podstawy teoretyczne

W niektorych tablicach, oprocz potencjatow standardowych potogniw
metalicznych, mozna takze odnalez¢ wartosci E° innych uktadéw redoks. Schematy
tych uktadow oraz reakcje potowkowe sg zapisywane zgodnie z konwencjg, w ktérej
forma na wyzszym stopniu utlenienia jest podawana na poczatku, jednak nalezy
pamietacé, ze w zaleznosci od warunkéw (zestawienia z innym uktadem redoks) reakcja
moze zachodzi¢ w dowolnym kierunku (stad strzatki skierowane w obie strony).
Przyktady schematéw uktadow redoks i odpowiadajgcych im reakcji potdwkowych
zostaty przedstawione w Tabeli 16.1. W zapisach schematow uktadow pionowa kreska

,|” to umowne oznaczenie granicy faz miedzy formg utleniong a zredukowana.

Tabela 16.1. Wybrane uktady redoks.

Schemat uktadu Reakcja polév’vkow_a z_achodzqca E° [V]
redoks w poétogniwie
CrO4%7|[Cr(OH)4]~, OH~ | CrO4?~ + 4H20 + 3e~ 2 [Cr(OH)4]- + 40OH- | 0,72
Co?*|Co Co?** +2e~ 2 Co -0,28
Bi%*|Bi Bi* + 3e~ 2 Bi +0,32
Plln l2 +2e~ 2 2I +0,54
H*, NO37|NO NOs™ + 4H* + 3e~ 2 NO + 2H20 +0,96
Brz|Br- Bro + 2e- 2 2Br- +1,07
Cl2|CI- Clz + 2e~ 2 2CI- +1,36

Na podstawie znajomosci wartosci E° dwoch dowolnych uktaddw redoks mozna
okresli¢ kierunek przebiegu reakcji potdbwkowych, a tym samym ustali¢ przebieg catej
reakcji. Aby to zrobi¢ nalezy obliczy¢é warto§¢ AE° zgodnie z zalezno$cig
przedstawiong dla obliczania SEM (patrz podrozdziat 15.1.), a wiec od wartosci
potencjatu standardowego przewidywanej reakcji redukcji (Ex) nalezy odjg¢ wartos¢

potencjatu standardowego przewidywanej reakcji utleniania (Ea). Woéwczas:

e jezeli AE° > 0, to reakcja zachodzi w kierunku tworzenia produktow,
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e jezeli AE® <0, to reakcja zachodzi w kierunku tworzenia substratow, czyli de facto

nie zachodzi.

Formalnie w obliczeniach elektrochemicznych AE° mozna stosowac, jesli stezenia
wszystkich reagentdw wynoszg 1 mol/dm3, natomiast jesli stezenia sg inne, to

potencjat ogniwa mozna wyznaczy¢ w oparciu o rownanie Nernsta.

Réwnanie Nernsta jest zalezno$cig wyrazajgcg rownowagowy potencjat
potogniwa (E) wzgledem jego potencjatu standardowego (E°), stezen substancii
biorgcych udziat w procesie elektrodowym oraz pozostatych warunkéw, ktére moga

by¢ inne niz standardowe. Ogdélng postac¢ rownania mozna przedstawi¢ nastepujgco:

o RT [utl]
E=E =+ ([red.])

gdzie:
E — rownowagowy potencjat pétogniwa,
E° — potencjat standardowy,
R — stata gazowa (8,314 J-K-'mol™"),
T — temperatura wyrazona w kelwinach,
n — liczba elektronéw wymienianych w reakcji potowkowej,
F — stata Faradaya (96485 C-mol™"),
[utl.] — stezenie molowe formy utlenionegj

[red.] — stezenie molowe formy zredukowane;.

Znajomos¢ wartosci potencjatow redoks pozwala przewidywacC kierunek
przebiegu reakcji, natomiast nie dostarcza informaciji o jej szybkosci, a niektore reakcje
redoks w sposob samorzutny zachodzg bardzo wolno. Aby mie¢ pewnosc¢, ze reakcja
w warunkach standardowych bedzie odpowiednio efektywna, potencjaty odpowiednich

potogniw redoks powinny rozni¢ sie o co najmniej 0,3 V (wartos¢ przyblizona).

16.2.2. Przewidywanie kierunku z wykorzystaniem obliczen

PrzeprowadZzmy analize przyktadu reakcji metali w roztworach soli w celu

okreslenia, ktéra z nich ma wiasciwy kierunek przebiegu:
a) Cu + 2Ag* — Cu?* + 2Ag

b) Cu?* + 2Ag — Cu + 2Ag*
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Na podstawie wartosci E° odpowiednich pétogniw (patrz tablice) mozna obliczy¢, ze

dla reakciji:
a) AE° = E°agtjag — E°cu2tcu=0,80V -0,34V=0,46V = AE°>0
b) AE° = E°cuzticu — E°Agtlag = 0,34 V- 0,80V =-0,46V = AE° <0
Zatem reakcja bedzie zachodzita samorzutnie w przypadku:
a) Cu + 2Ag* — Cu?* + 2Ag

poniewaz AE° > 0. Miedz zredukuje jony Ag* do metalicznego srebra, ale metaliczne

srebro nie bedzie w stanie zredukowac jonéw Cu?*.

16.2.3. Przewidywanie kierunku z wykorzystaniem reguly zegara

Regufa zegara umozliwia okreslenie kierunku przebiegu reakcji utleniania
i redukcji na podstawie analizy wartosci potencjatdéw standardowych potogniw.
Przeprowadzmy analize przyktadu prostych reakcji dotyczgcych wiasciwosci

utleniajgcych fluorowcéw okreslajgc, ktéra z nich ma wtasciwy kierunek przebiegu:
a) Brz + 2CI- — 2Br + Cl2
b) Cl2 + 2Br- — 2CI- + Brz

W celu okreslenia kierunku przebiegu reakcji nalezy kolejno:

1) Odszukac¢ w literaturze wartosci E° odpowiednich reakcji potowkowych (patrz
Tabela 16.1).

2) Nanies¢ wartosci E° na os$ potencjatu rosngco:

(+1,07 [+1,36 -
| l E°[V]

3) Formy utlenione zapisa¢ nad osig, a zredukowane pod osig potencjatu:

formy utlenione: Br, Cl,

T+1,o7 T+1,36 .
| |

formy zredukowane: Br- Cl-
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4) Przez punkty odpowiadajgce obu wartosciom E° narysowaé okrag zgodnie

z kierunkiem ruchu wskazéwek zegara:

Br, Cl,
r 3
+1,07 +1,36 _
E°[V]
A 4
Br- Cl-

Wowczas mozna zauwazyc, ze:
K(+) Cl2+2e~22CIF (redukcja)
A(-) 2Br 2Br2+2e-  (utlenianie)

Po wykonaniu powyzszych czynnosci nalezy pamietac, ze przemiana chemiczna jest
mozliwa tylko zgodnie z ruchem wskazéwek zegara, a w przeciwnym kierunku nie

zachodzi. Zatem wiasciwy kierunek przebiegu ma reakcja:
b) Cl2 + 2Br- — 2CI~ + Br2

Chlor o E°cic- = 1,36 V, jako silny utleniacz utleni jony Br- do bromu o E°Brsr =

1,07 V. Z kolei brom nie bedzie w stanie utleni¢ jonéw CI~ do chloru.

16.2.4. Przewidywanie kierunku dla bardziej ztozonych reakcji potéwkowych
Rozwazmy przyktad opierajgcy sie na nastepujgcych podtogniwach
zawierajgcych zwigzki antymonu i chromu:
[Sb(OH)e]~ + 2e~ 2 [Sb(OH)4]~ + 20H~ E°=-0,46V
CrO4?~ + 4H20 + 3e~ 2 Cr(OH); + 50H-  E°=-0,12V
Obie reakcje sg podane w klasycznej konwencji zgodnej z zapisami tablicowymi, gdzie

forma na wyzszym stopniu utlenienia jest po lewej. Sg to zawsze typowe, uzgodnione

reakcje potdbwkowe, ktére mozna bedzie pdzniej wykorzystac.

Teoretyczne funkcje utleniaczy mogag petni¢ zwigzki zawierajgce odpowiednie

pierwiastki na wyzszych stopniach utlenienia, czyli [Sb(OH)s]~ (antymon +V) oraz
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CrO4?~ (chrom +VI). Natomiast teoretyczne funkcje reduktorow moga petni¢ zwigzki
zawierajgce odpowiednie pierwiastki na nizszych stopniach utlenienia, czyli [Sb(OH)4]~
(antymon +l1ll) oraz Cr(OH)s (chrom +lII). Z teorii dotyczgcej przebiegu reakcji redoks
wiemy, ze mozliwe sg tylko dwa warianty przebiegu reakcji sumarycznej, poniewaz
mozemy zestawi¢ po jednej stronie reakcji potaczenie utleniacz + reduktor, a nie
utleniacz + utleniacz, czy tez reduktor + reduktor. Zatem w ramach podanego

przyktadu teoretycznie mozliwe sg jedynie nastepujgce schematy przemian:
a) [Sb(OH)s]~ + Cr(OH)3s — [Sb(OH)4]~ + CrO4?-
b) CrO4?~ + [Sb(OH)4]- — Cr(OH)s + [Sb(OH)e]-

Teraz konieczne jest ustalenie, ktéry ze schematow przedstawia wtasciwg
przemiane. Do tego celu mozna uzy¢ jednej z opisanych wyzej metod, czyli wykonaé
odpowiednie obliczenia lub skorzystaé z reguty zegara, zatem nalezy sie oprze¢ na
wartosciach E°. Skrotowo rzecz ujmujgc, dochodzimy do wniosku, ze z pétogniwa
o wyzszej wartosci E° (0,12 V) wybieramy utleniacz (CrO4%-), a z pétogniwa o nizsze;j
wartosci E° (-0,46 V) wybieramy reduktor ( [Sb(OH)4]~ ). Zatem poprawna jest

przemiana:
b) CrO4?~ + [Sb(OH)4]~ — Cr(OH)3 + [Sb(OH)e]

Do zapisania witasciwego, uzgodnionego rownania reakcji wystarczy
wykorzysta¢ podane na poczatku reakcje potowkowe, z tym ze w reakcji zawierajgce;j
zwigzki antymonu trzeba zamieni¢ miejscami reagenty, gdyz juz wiadomo, ze
reduktorem jest [Sb(OH)4]-, wiec reakcja potdwkowa musi wg interpretacji od lewej do

prawej uwzgledniac jego utlenianie:
CrO4%~ + 4H20 + 3e~ 2 Cr(OH)s + 50H~ /-2
[Sb(OH)4]~ + 20H 2 [Sb(OH)e]~ + 2e~ /-3
Po wymnozeniu i zsumowaniu stron uzyskujemy ostateczne réwnanie zachodzgcej
reakcji:
2CrO4%~ + 3[Sb(OH)4]~ + 8H20 — 2Cr(OH)s| + 3[Sb(OH)e]~ + 40H-

Zatem wilasciwy przebieg reakcji mozna skomentowaé nastepujgco: jony
[Sb(OH)4] mogg zredukowaé jony CrO4>~ do wodorotlenku chromu(lll) lub innymi
stowy jony CrOs?~ mogg utleni¢ jony [Sb(OH)4]~ do [Sb(OH)e]~. Z kolei wodorotlenek

chromu(lll) nie moze zredukowaé jondw [Sb(OH)s]~ do jonéw [Sb(OH)4]~ lub innymi
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stowy jony [Sb(OH)s]- nie moga utleni¢ wodorotlenku chromu(lll) do jondw

chromianowych(V1).

16.2.5. Przebieg reakcji w mieszaninie kilku reduktorow lub utleniaczy

Jesli w roztworze znajduje sie kilka reduktoréw lub utleniaczy, to jako pierwsze
reagujg uktady o wiekszej roéznicy potencjatow. Zatézmy, ze w roztworze wystepuje
mieszanina dwdch typowych reduktorow: Br~ oraz |-, oraz ze zostaje przeprowadzona
dla nich reakcja z Clz, gdzie woda chlorowa jest dodawana porcjami. Wéwczas:

e jako pierwsze reagujg jodki, poniewaz:
AE° =E°cijc-r—E°,-=1,36 V-0,54V =0,82V
zatem pierwszg zachodzgcg reakcjg jest wydzielenie jodu:
Cla+2I-— 2CIF + I2

e po catkowitym utlenieniu jodkéw (pomijajgc zachodzace reakcje poboczne)

reagujg bromki, poniewaz:

AE° = E°cijc-—E®Bre-=1,36 V-1,07V =0,29V
zatem brom wydziela sie w drugiej kolejnosci:

Cl2 + 2Br — 2CI- + B2

Opisang zalezno$s¢ mozna wyrazi¢ tez inaczej, mianowicie w mieszaninie
reduktoréw jako pierwszy bedzie reagowat najsilniejszy z nich, czyli taki, ktéremu
odpowiada najnizsza wartos¢ E° odpowiedniego potogniwa. Podobnie w mieszaninie
utleniaczy jako pierwszy bedzie reagowat najsilniejszy z nich, czyli taki, ktéremu

odpowiada najwyzsza warto$¢ E° odpowiedniego potogniwa.
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Odpowiedzi do zadan rachunkowych

Rozdziat 6.

6.1. 13,46%

6.2. 19,53 ¢

6.3. 20,20¢g

6.4. 12,30g

6.5. 50,00 cm?, czyli 5,0 mmol NaOH
6.6. 0,40 mol/dm?

6.7. 8,50¢g

6.8. 0,84 mol/dm?

6.9. 6,64%

6.10. 1,45 mol/dm?

6.11. a) 3,77%; b) 0,33 mol/dm?

6.12. a) Fe?* 39,01 mmol/dm3, NH4* 78,02 mmol/dm3, SO4?~ 78,02 mmol/dm3
b) Fe?* 0,218%, NH4* 0,141%, S04~ 0,750%
c) Fe?* 4,36 mg, NHs* 2,82 mg, SO4%~ 14,99 mg

6.13. 120,00 cm?3
6.14. 11,00%
6.15. 4,08%

6.16. 343,33 cm?3
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6.17. 3,88%

6.18. 18,68%

6.19. 32 g

6.20. nie wykrystalizuje
6.21. 13 g

6.22. 49,20 g

Rozdziat 10.

10.1. a) 12,11; b) 1,30; c¢) 3,02:10"; d) 1,58:10% mol/dm3; e) 3:10%%; f) 6,97;

g) paH=-0,16 (paH jako oznaczenie pH z uwzglednieniem aktywnosci H*)
10.2. wzrosnie do wartosci 1,59
10.3. 13,11
10.4. 0,35cm?®
10.5. pOH1=12,26; pOH2=11,08
10.6. 0,30
10.7. stosunek 1:30,6 (10:306); pH = 11,35
10.8. 1,50 dm3
10.9. a) 12,65; b) 12,59
10.10. 1,19
10.11. 14,6 mg

10.12. 0,022 mol/dm?3
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10.13.

10.14.

10.15.

10.16.

10.17.

10.18.

10.19.

10.20.

10.21.

10.22.

10.23.

a) 3,55; b) do 120 cm?; ¢) 97 cm3
13,37

9,97

3,10

0,22

0,019 mol/dm?

33,6:1 (336:10)

z 11,34 na 10,24

1,51

0,042 g NaOH i 0,010 g KOH

23,1%

Rozdziat 13.

13.1.

13.2.

13.3.

13.4.

13.5.

13.6.

13.7.

44118 g

176 g

wykrystalizuje 3,08 g

47,9 g hydratu/100 g H20

297 g hydratu; stezenie 33,97%

CaF2 jest lepiej rozpuszczalny (wieksza rozpuszczalnos¢ molowa);
CaFz2s =2,15-10 mol/dm3, AgCl s = 1,34:10-° mol/dm?3

BaF2 > AgsPOs > BaSOQ4, poniewaz: BaF2 s = 7,52:103 mol/dm3,
Ag3PO4 s = 4,26-10~° mol/dm?3, BaSQO4 s = 1,04-10-°5 mol/dm?
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13.8.

13.9.

13.10.

13.11.

13.12.

13.13.

13.14.

13.15.

13.16.

13.17.

13.18.

13.19.

13.20.

13.21.

13.22.

13.23.

Cu3(POa4)2 < ZnCO3 < Ag2CrO4, poniewaz: Cu3(POs)2 s = 1,67-10 mol/dm3,
ZnCOs3 s = 1,21-107° mol/dm3, Ag2CrO4 s = 6,50-10~° mol/dm3

a) pomimo lepszej rozpuszczalnosci Laz(COs)s rownej 8,20-10-% mol/dms3,
w poréwnaniu do LaPOa, ktérego rozpuszczalno$é wynosi 6,08-10-'2 mol/dm?,
o efektywnym wigzaniu fosforanéw w jelicie decyduje powstanie w srodowisku
zotgdka (HCI) bardzo dobrze rozpuszczalnej soli LaCls, ktéra nastepnie reaguje
w jelicie z fosforanami, tworzgc trudno rozpuszczalny LaPOa; b) 15 mmol/dm?;
c) 683,7 mg (punkty b i c obliczane na podstawie stechiometrii reakcji)

Pb?* 0,25 g/dm3; I- 0,31 g/dm3

rozpuszczalnosé: 4,26-10°° mol/dm3, czyli 17,8 mg/dm3; [Ag*] =
1,28-10~* mol/dm3; [PO43-] = 4,26-10-% mol/dm3

Kso = 1,0'10_72
2,00 mg Mg?* oraz 3,12 mg F-

a) w roztworze Ag2CrOq4 jest 0 12,6 mg Ag*/dm?® wiecej niz w roztworze AgCl;

b) w roztworze AgsPOs jest o 13,7 mg Ag*/dm?3 wiecej niz w roztworze AgBr
pKso = 36,8

[OH] = 2,24-10~* mol/dm3, pH = 10,35

1,2 litra wody; pH = 12,3

Kso = 1,10-10-24

2249

Kso = 3,01-107"7; pH = 8,59

[OH"] zmniejszono ok. 9,2 razy; pH zmalato o ok. 0,97 jednostki

300 cm? wody; wzrost o 89,2 ug

kolejno$¢: Mgs(POs)2, nastepnie Ca3(PO4)2; [PO4*] Mg3(PO4)2 =
4,28-10~" mol/dm3, [PO43-] Ca3(POa)2 = 5,45-10~° mol/dm3
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13.24.

13.25.

13.26.

13.27.

13.28.

13.29.

13.30.

13.31.

13.32.

13.33.

13.34.

13.35.

13.36.

13.37.

13.38.

13.39.

13.40.

13.41.

wytrgci sie BaSOq4; | BaSO4 = 1,11:1074; I; SrS0O4 = 1,03-10°

a) tak, 1 AgCl = 2,50-1075; b) nie, I} MgC204 = 2,50-1075; c) nie, | Ag2SO4 =
1,25-107; d) tak, | Pba(POa4)2 = 3,13-10-12

a) nie, | CaFz = 1,44-10~'3; b) tak, |; La2(C204)3 = 3,46-10-22

tak, wytrgci sie BaSQa, bo jego I; = 1,98:1077; PbF2 nie wytraci sie, bo jego
i =2,50-107°

3:50 lub doktadniej 299:5000
15,12 pmol/dm?3
tak, I Agl = 1,81-1073

tak, wytrgci sie Mg(OH)2, bo jego |; = 2,62:10-'%; MgF2 nie wytraci sie, bo jego
i =4,50-10"°

a) 2,00-10-° mol/dm3; b) 9,98-10° mol/dm?3; c) 6,65-10° mol/dm3
3,98:10-3 mol/dm3

maksymalnie 2,01-10~" mol/dm?3

2,06 g Pb?* oraz 0,160 g Br-

Kso = 6,31-10712

85,7 mg; 1,88 razy

2,51-10°% mol/dm3

99,8%

585,5 mg

4,40-103%
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10.

11.

12.

13.

14.

Atkins P., Jones L., Laverman L., Chemia ogdlna, PWN, Warszawa 2020.

Atkins P., Overton T., Rourke J. et al., Shriver & Atkins’ inorganic chemistry,

W. H. Freeman and Company, New York 2010.
Bielanski A., Podstawy chemii nieorganicznej, tom | i ll, PWN, Warszawa 2010.

Cotton F. A., Wilkinson G., Gaus P. L., Chemia nieorganiczna — podstawy,
PWN, Warszawa 2002.

Galus Z. (red.), Cwiczenia rachunkowe z chemii analitycznej, PWN, Warszawa
2010.

Housecroft C. E., Sharpe A. G., Inorganic chemistry, Pearson, London 2012.

Hulanicki A., Reakcje kwasow i zasad w chemii analitycznej, PWN, Warszawa
2016.

Kocjan R. (red.), Chemia analityczna, tom |, PZWL, Warszawa 2002.

Kowalczyk-Dembinska H., tukaszewicz J., Chemia ogdlna i jakoSciowa
analiza chemiczna: Cwiczenia laboratoryjne, cze$¢ |, Wydawnictwo Naukowe
UMK, Torun 2008.

Lee J. D., Zwiezta chemia nieorganiczna, PWN, Warszawa 1998.

Minczewski J., Marczenko Z., Chemia analityczna, tom |, PWN, Warszawa
2004.

Mizerski W., Tablice chemiczne, Wydawnictwo Adamantan, Warszawa 2004.

Pazdro K. M., Rola-Noworyta A., Akademicki zbiér zadan z chemii ogdinej,

Oficyna Edukacyjna Krzysztof Pazdro, Warszawa 2017.

Persona A., Reszko-Zygmunt J., Geca T., Zbiér zadan z chemii ogolnej

i analitycznej z petnymi rozwigzaniami, Medyk, Warszawa 2019.
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Stale dysocjacji wybranych kwaséw i zasad

(podano wartosci ujemnych logarytmow statych dysocjacji w temperaturze 25 °C, dla sity jonowej | = 0)

Wzér kwasu pPKa

H3AsO3 9,2
H2AsO3~ 12,1
HAsO32~ 13,4
H3AsO4 2,2
H2AsO4~ 6,9
HAsO4?- 11,5
H3BOs (pKat) 9,2
HBr <0
HBrO 8,7
HBrO3 0,7
H2COs3 6,4
HCOs~ 10,3
HCI <0
HCIO 7,5
HCIO2 2
HCIOs3 <0
HCIO4 <0
HCN 10
HSCN 0,9
H2CrOs4 0,8
HCrO4~ 6,5
HF 3,2
HI <0
HIO 10,6
HIO3 0,8
HMnO4 <0

Wzér kwasu pPKa
HNO2 3,3
HNO3 <0
H3PO4 2,2
HoPO4~ 7,2
HPO4?- 12,3
H2S 7.1
HS- 12,9
H2SOs3 1,9
HSO3~ 7,2
H2SO04 <0
HSO4~ 1,9
H2S203 0,6
HS203~ 1,7
H2Se 3,9
HSe~ 11,0
Kwasy organiczne:

HCOOH 3,8
CH3COOH 4,8
H2C204 1,3
HC204~ 4,3
Wz6r zasady pPKb
NH3 4.8
CHsNH2 3,4
CesHsNH2 9,4

Zrédta danych: Galus Z. (red.), Cwiczenia rachunkowe z chemii analitycznej, PWN, Warszawa 2010; Persona A., Reszko-Zygmunt
J., Geca T., Zbiér zadan z chemii ogéinej i analitycznej z petnymi rozwigzaniami, Medyk, Warszawa 2019.
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State trwatosci wybranych komplekséw jonéw metali

(podano wartosci logarytmoéw statych trwatosci w temperaturze 25 °C, dla réznych sit jonowych)

Ligand ‘rL°e"talu logB1 | logBz | logPs | logBs | logBs | logPs
Ag* 3,4 7.4
Cd2* 2,6 4,7 6,0 6,9 6,6 4,9
Co?* 2,1 3,6 4,6 5,3 5,4 4,8
Co?* 73| 140| 201| 257| 308| 352
NHa Cu?* 4,1 76| 105| 126
Hg2* 88| 175| 185| 194
Mn2* 0,8 1,3
N2+ 2,8 5,0 6,6 7.8 8,5 8,5
Zn2* 2,3 4,6 7.0 9,1
Ag* 2,3 4,0
AR 9,2
Cd2* 4,1 8,3 9,0 8,7
Co?* 1,8 92| 105
o Fe3* 15| 20,8
Fe2* 5,7 9,1 10,0 9,6
Hg2* 10,3| 21,7
N2+ 34| 102] 13,0
Pb2* 7,5
Zn2* 4,1 10,1 142| 155
Al 6,1 12| 150| 17,7 194| 197
} Cr3 4,4 771 102
- Fe3* 5,2 9,2 11,9
Thé+ 771 135| 180
Ag* 2,9 4,7 5,0 5,9
Bi3* 2.4 3,5 5,4 6,1 6,7 6,6
Cd2* 1,6 2,1 1,5 0,9
o Fe3* 0,6 07| -07| -26
Hg2* 67| 132| 14,1 15,1
Pb2* 1,4 2,2 2,0 1,9
Sn2* 1,5 2,2 2,0 1,5
Zn2* 0,5 -0,1 00| -1,0
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Jon

Ligand metalu log1 log2 logBs logB4 logs logs
Ag* 42 7.1 8,0 8,9
Bi3* 2,3 4,5 6,3 7,7 9,3 9,4
Br- Cd? 1,6 2,1 2,2 2,5
Hg?* 9,1 17,3 19,7 21,0
Pb2* 1,8 1,9 3,3 3,0
Ag* 13,9 13,7
Bi®* 15,0 16,8 18,8
I~ Cd# 2,4 3,4 5,0 6,2
Hg?* 12,9 23,8 27,6 29,8
Pb2* 1,3 2,8 3,4 3,9
Ag* 4,6 7,6 9,1 10,1
Bi%* 0,8 1,9 2,7 3,4 4.3
SCN- Co?* 3,0 3,0 2,3 2,0
Fe3* 2,3 4,2 5,6 6,4 6,4 4.0
Zn?* 0,5 0,8 0,0 1,3
Ag* 211 21,8 20,7
Cd? 5,5 10,6 15,3 18,9
Cu? 24,0 28,6 30,3
o Fe?* 24,0
Fe3* 31,0
Hg?* 18,0 34,7 38,5 41,5
Ni2* 31,3
Zn?* 16,7
S203%- Ag* 8,8 13,5
AR 11,0 14,6
Cu? 4.5 8,9
Szczawian | Fe3* 8,0 14,3 18,5
Mn2* 2,7 4.1
Ni2* 4.1 7,2 8,5
Cu?* 3,2 5,1 4.8 6,5
Winian Pb?* 3,8
Zn?* 2,4

Zrodto danych: Galus Z. (red.), Cwiczenia rachunkowe z chemii analitycznej, PWN, Warszawa 2010.
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Krzywe rozpuszczalnosci wybranych soli
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Zrédto danych: Mizerski W., Tablice chemiczne, Wydawnictwo Adamantan, Warszawa 2004.
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lloczyny rozpuszczalnosci wybranych zwigzkéw

(podano wartosci ujemnych logarytmow iloczyndéw rozpuszczalnosci w temperaturze 25 °C, dla sity

jonowej | = 0)

Substancja PKso Substancja pKso Substancja pKso

Ag[Ag(CN)2] 11,6 Cas3(AsOa)2 18,2 Cus(AsOa4)2 35,1
AgsAsOq 19,9 CaCOs 8,4 CuBr 8,3
AgBr 12,3 CaC204 8,6 CuCl 6,7
AgBrOs3 4,3 CaFz 10,5 CuCOs 9,6
Ag2C204 11,0 CaHPO4 7,0 CuC20s4 7.5
Ag2CO3 11,1 Ca(l03)2 6,2 CuCrOq4 54
AgCl 9,8 Ca(OH)2 53 Cuz[Fe(CN)s] 15,9
Ag2CrOs 11,9 Ca3(POa4)2 26,0 Cu(l0s3)2 7.1
Ag2Cr207 6,7 CaSiOs 7,2 Cul 12,0
Aga[Fe(CN)g] 40,8 CaSO0s 6,5 Cu(OH)2 18,6
Agl 16,1 CaSO04 4,6 CuS 35,2
AglOs 7,5 CdCOs 13,6 CuSCN 12,7
AgOH 7,7 CdC204 7,8 FeAsO4 20,0
AgsPOs4 15,8 CdF2 2,9 FeCOs 10,5
Ag2S 49,2 Cd2[Fe(CN)s] 16,5 Fes[Fe(CN)e]s 40,5
AgSCN 12,0 Cd(I03)2 7,6 Fe(OH)2 15,1
Ag2S0s4 4,8 Cd(OH)2 13,6 Fe(OH)s 38,6
Al(OH)3 32,3 Cd3(POa4)2 32,6 FePOa4 21,9
AIPO4 18,2 CdS 26,1 FeS 17,2
Bas(AsOa4)2 50,1 Ce2(C204)3 25,4 Ga(OH)s 36,5
BaCOs 8,3 Ce(103)3 9,5 Hg2Br2 22,2
BaC204 6,8 Ce(OH)s 20,2 Hg2Cl2 17,9
BaCrO4 9,9 Ce(OH)4 50,4 HgCOs 16,1
BaF:2 6,0 Co3(AsOa4)2 28,1 Hg2C204 13,0
Ba(l03)2 8,8 CoCOs 12,8 Hg2CrO4 8,7
BaSOa 10,0 Co2[Fe(CN)s] 14,7 Hgal2 28,4
Bils 19,0 Co(OH)2 14,8 Hgl2 28,4
Bi(OH)s 30,4 Co(OH)s 445 Hg2(OH):2 23,7
Bi(OH)ClI 30,8 CoS (a) 20,4 Hg(OH):2 25,4
BiPO4 22,4 CoS (B) 24,7 HgS 51,8
Bi2Ss 9,7 Cr(OH)s 31,0 Hg2S04 6,1
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Substancja pPKso Substancja pKso Substancja pKso

In(OH)3 33,3 PbBr2 4.4 Th(C204)2 22,0
Ina[Fe(CN)s]3 43,7 PbCl2 4.8 Th(OH)4 449
Laz(C204)3 27,7 PbCOs 13,1 TIBr 5,5
La(l03)3 11,2 PbC204 10,5 TICI 3,7
La(OH)s 18,8 PbCrO4 13,8 TI2COs3 3,9
Li2COs3 2,9 PbF2 7,6 T12C204 4,3
LiF 2,6 Pb2[Fe(CN)s] 16,9 TI2CrO4 12,0
Mg3(AsOa4)2 19,7 PbHPO4 11,4 Tl 7,2
MgCOs 5,0 Pbl2 8,2 THOs3 55
MgC204 4.1 Pb(103)2 12,6 TI(OH)3 45,2
MgF2 8,2 Pb(OH):2 16,1 TI2S 20,7
MgNH4PO4 12,6 Pb3(PO4)2 43,5 TISCN 3,8
Mg(OH)2 10,7 PbS 26,6 TI2S04 3,7
Mn3(AsOa)2 28,7 PbSO4 7.8 UO2COs3 14,3
MnCOs3 9,3 RaSO4 10,4 (UO2)2[Fe(CN)s] 13,2
Mn2[Fe(CN)s] 12,1 Sn(OH)2 28,1 UO2(OH)2 22,0
Mn(OH)2 12,7 Sn(OH)4 56,0 Zn3(AsOa4)2 27,8
MnS 9,6 SnS 25,0 ZnCOs3 10,8
Ni3(AsO4)2 25,5 Sr3(AsOa)2 17,8 ZnC204 8,9
NiCOs 8,2 SrCOs 9,0 ZnF2 1,9
Ni2[Fe(CN)s] 14,9 SrC204 7,3 Zn2[Fe(CN)s] 15,4
Ni(OH)2 14,7 SrCrO4 4,7 Zns[Fe(CN)s)2 17,0
Ni3(POa4)2 30,3 SrF2 8,6 Zn(OH)2 15,7
NiS (a) 18,5 Sr(103):2 6,5 Zn3(POa4)2 32,0
NiS (B) 24,0 SrSO4 6,6 ZnS 23,8

Zrédta danych: Galus Z. (red.), Cwiczenia rachunkowe z chemii analitycznej, PWN, Warszawa 2010; Mizerski W., Tablice
chemiczne, Wydawnictwo Adamantan, Warszawa 2004.
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Potencjaly standardowe metalicznych pétogniw redoks

Réwnanie potéwkowe E° [V]
Cs*+e 2Cs -3,02
Lit+e 2 Li -3,01
Rb*+e 2 Rb -2,94
Kr+e 2K —2,92
Ra?* + 2e- 2 Ra -2,91
Ba%* + 2e- 2 Ba —2,91
Sr2t +2e~ 2 Sr -2,90
Ca?* +2e 2 Ca —2,86
Na* + e~ 2 Na -2,71
La%* +3e 2 La -2,52
Mg?* + 2e~ 2 Mg -2,38
Sc3* +3e~ 2 Sc —-2,08
BeZ* + 2e- 2 Be -1,97
ARt + 3e~ 2 Al -1,66
Mn2* + 2e- 2 Mn -1,18
Cr*+2e-2Cr -0,90
Zn?* + 2e- 2 Zn -0,76
Cr3*+3e-2Cr -0,74
Ga* +3e 2 Ga -0,55
Fe?* +2e~ 2 Fe -0,44

Zrodta danych: Mizerski W., Tablice chemiczne, Wydawnictwo Adamantan, Warszawa 2004; Galus Z. (red.),
rachunkowe z chemii analitycznej, PWN, Warszawa 2010.

Réwnanie potéwkowe E° [V]
Cd?* +2e- 2 Cd -0,40
In®* +3e~ 2 In -0,34
Co?*+2e 2 Co -0,28
Ni2* + 2e~ 2 Ni -0,26
Sn?* +2e~ 2 Sn -0,14
Pb%* + 2e~ 2 Pb -0,13
Fe3* +3e- 2 Fe -0,04
2H" + 2e- 2 H2 0,00
Sn** +4e- 2 Sn +0,01
Sb3* + 3e~ 2 Sb +0,20
As® + 3e 2 As +0,30
Bi** + 3e- 2 Bi +0,32
Cu?* +2e~ 2 Cu +0,34
Cut+e 2Cu +0,52
Hg22* + 26~ 2 2Hg +0,79
Ag*+e 2Ag +0,80
Hg?* + 2e~ 2 Hg +0,87
Pd?* +2e 2 Pd +0,92
Pt>* + 2e- 2 Pt +1,20
Aud* + 3e- 2 Au +1,42
Cwiczenia
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