Dysocjacja kwasow 1 zasad
HX + H,0 == H;0" + X
Stata rOwnowagi dysocjacji:

« _[HO X ]
' [HX][H,0]

poniewaz stezenie wody w rozcienczonym roztworze jest state to:
_[H,0°][X ]
’ [AX]

Dla stabych kwasow pK >0, dla mocnych kwasow pK,<0 lub bliskie
zeru

pKa - 'logKa
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Wspotzaleznos¢ statej 1 stopnia dysocjacji. Prawo rozcienczen
Ostwalda
Dla omawianej reakcji dysocjacji, stopien dysocjacji wynosi:
C

o = zdysoc
Ccalk
CZYHI Czdysoc = aCcaIk
a skoro: Codysoc — [H307] = [X7]
C C °C
K = ALk - Alcak _ & Cea
to: a _ _
Ccalk aCcaIk 1 04

Dla stabych elektrolitow, gdzie a<<l, otrzymujemy:

. K
= o2 — a
K, = a“c czyli o=
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Dysocjacja kwasow wieloprotonowych

_ H.PO; ][H.O"]
H-PO, + H,O == H,PO, + H;0" Ka:[ Al
304 2 204 3 1 [H3PO4]
: _ HPO; ][H,0"]
H2PO4 _|_HO_sH])02 + Ka :[ 4 3
2V ~—— 4 + H30 2 [H2PO4_]
3- +
2- 3- :[PO4 ][H3O ]

Kazda reakcja dysocjacji wielostopniowej ma swojg statg rownowagi
1 do kazdej z osobna stosuje si¢ prawo rozcienczen Ostwalda
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Dysocjacja stabych zasad

B + H,O =—= BH' + OH

Analogicznie jak dla kwasow, wzor na stalg dysocjacji, przy statym
stezeniu wody:

BH " J[OH ]
[B]

K, =&

Im wigksza stata dysocjacji, a jednoczesnie nizsza wartos¢ pK,, tym
mocniejsza zasada.

pK, = -logK,
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Czynniki decydujgce o mocy kwasu

1. Kwasy beztlenowe — 0 mocy kwasow decyduje wielkos¢ jonu po
oderwaniu protonu, a drugim rz¢dzie elektroujemnosc.

HI > HBr > HC1 > HF
H,Te > H,Se > H,S > H,0

2. Kwasy tlenowe — moc kwasow zalezy od tatwosci oderwania
protonu od grupy O-H. Im bardziej elektroujemny atom centralny
oraz wyzszy jego stopien utlenienia, tym silniejszy kwas.

O O—H
. _O——H
°sC SH__ Na—O—H
o/ O——H O—H
zwiazek zasada

kwas
amfoteryczny
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Dysocjacja 1 hydroliza soli

Sole ze wzgledu na jonowy charakter wigzania, w roztworach
wodnych ulegaja catkowitej dysocjacji.

Sole stabych kwasow lub zasad ulegajg hydrolizie.
Hydroliza — proces rozktadu jakies substancji pod wptywem wody.

CH;COONa —> CH;COO™ + Na' NH,Cl —> NH, + CI

reakcja dysocjacji

CH;COO™ + H,0 === CH;COOH + OH NH,” + H,0 === NH; + H;0"
reakcja hydrolizy
State hydrolizy:
_ [CH,COOH][OH ] « - [NH;]J[H,0"]

h

Wyktad 4 h [CH3COO_] [NH:]




Zalezno$¢ pomiedzy stalg hydrolizy a statg dysocjacji
Mnozac licznik 1 mianownik wyrazenia na stalg hydrolizy przez
stezenie jonow hydroniowych otrzymujemy:

_ [CH,COOH][OH ][H,0"]
" [CH,COO ][H,0"]

Co przy uwzglednieniu, ze stata dysocjacji kwasu 1 1lloczyn jonowy
wody wynosza:

K. - [CH,COO ]J[H,0"] K, =[H,0"][OH ]
[CH,COOH]

Daje:
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W przypadku soli stabych zasad, sytuacja jest analogiczna:

Natomiast dla sol1 stabych kwasow 1 stabych zasad, dla ktorych
hydrolizie ulegajg zaroOwno aniony jak 1 kationy, stata hydrolizy
WYnosi:

K, =—"-~%

Z powyzszych rownan wynika, ze w kazdym przypadku suma
yjemnych logarytmow ze staltych dysocjacji 1 hydrolizy, jest rowna
logarytmows1 iloczynu jonowego wody:

pK, +pK, = 14; pK, + pK, = 14; pK, + pK, + pK, =14
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Roztwory buforowe

Roztwor buforowy to roztwor stabego kwasu lub zasady wraz solg
tego kwasu lub zasady.

Dla buforu octanowego (kwas octowy z octanem sodu), kwas
octowy dysocjuje wg rOwnania:

CH;COOH + H,0 === CH;COO  + H;0"
wartosc statej dysocjacji wynost:

« —[CH.COOIIH.0] _ o s
[CH,COOH]

Poniewaz sol jest catkowicie zdysocjowana, w roztworze jest
nadmiar jonOw octanowych. Powoduje to, zgodnie z regulg przekory
przesunig¢cie rownowagi dysocjacji kwasu w lewo.
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Mozna zatem przyjac, ze stezenie jonow octanowych w roztworze,
bedzie rOwne stezeniu soli, a st¢zenie niezdysocjowanego kwasu —
stezeniu kwasu. Zatem:

[sol][H,O"]

| [kwas]
a wiec:
[H.0"]= “[(S‘f‘;ﬁ] K.
czyli:
PH =log [sol] + pK,

[kwas]
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Wplyw roztworu buforowego na zmiane pH
1 litr czystej wody (pH = 7) 1 litr roztworu buforowego (1M CH;COOH
i 1M CH;COONa (pH = 4,7569)

dodajemy 1 ml kwasu solnego o stezeniu 1 mol/l, czyli 0,001 mola H;O"

wiec stezenie jonOw hydroniowych 0,001 mola H;O" zareaguje z 0,001 mola

wyniesie 103, a wiec pH =3 jonow CH;COO-, wigc stezenie soli
zmaleje do 0,999 mol/l, a st¢zenie kwasu
wzrosnie do 1,001 mol/l, stad pH wyniesie
4,7561, wiec zmiana pH jest praktycznie
do zaniedbania.

Analogicznie sytuacja wygladataby przy dodaniu zasady.
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[loczyn rozpuszczalnosci
Proces rozpuszczania trudno rozpuszczalnej soli mozna przedstawic:
+ -
AB(staly) — A (roztw) + B (roztw)
Po zastosowaniu prawa dziatania mas otrzymujemy rownanie:
[A"][B"]
[AB]

A poniewaz st¢zenie nierozpuszczonej soli mozna przyjac jako state:
K =[A"][B]

Jest 1loczyn rozpuszczalnosci substancji AB. Gdy 1loczyn stezen
jonow A" 1 B~ w roztworze, przekroczy wartos¢ iloczynu
rozpuszczalnosci, to wytraci si¢ osad AB.
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Aktywnos¢ 1 wspolczynnik aktywnosci
Dla bardziej st¢zonych roztworoOw zamiast stezen uzywa si¢
aktywnosci (stezenie pomnozone przez wspotczynnik aktywnosci):

i
| CO |
Dla roztworow niezbyt stezonych wspotczynniki f sg mniejsze od 1,
dla bardzo stezonych — wigksze od 1. Wraz z rozcienczaniem dazg
do jednosci. Dla reakcji dysocjacyi:
— A" + B

F

Prawo dziatania mas wyglada nast¢pujaco:
« %3 [ATB] f-fy

C aAB [AB] fAB
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Wyznaczenie przyblizonej wartosci wspotczynnika aktywnosci:

Moc jonowa roztworu (I) — jest to polowa sumy 1loczynow stgzen
wszystkich jonOw w roztworze, pomnozonych przez kwadrat ich

tadunkow (z):
1
| =—» cz°
S 2
Wowczas wspotczynnik aktywnosci spetnia zaleznos¢:

log f =-0,509-2%/1

Rownanie to jest prawdziwe dla roztworow o mocy jonowej
mniejszej niz 0,01 mol/l
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Kinetyka 1 mechanizm reakcji chemicznych

Kinetyka chemiczna — dziat chemii fizycznej zaymujacy si¢ badaniem
szybkosci reakcji chemicznych 1 jej zaleznoscig od temperatury,
stezen reagentow, katalizatorow itp.

Szybkosc reakcji chemicznej — stosunek zmiany liczby moli
reagentoOw do czasu w ktorym ta zmiana nastgpila.

Dla reakcj1 rozpadu amoniaku na azot 1 wodor:
2NH; — N, + 3H,
Szybkosc tej reakcji w zaleznosci od rozpatrywanego reagentu

WYnosi:

i dnyy, Y dn, Y dn,
dt dt dt
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Zmiana postepu reakcji (d§) — stosunek zmiany liczby moli reagenta

(dn.) do jego wspotczynnika stechiometrycznego (v.). Postep reakcji
jest staly dla zmiany reagentow w 1losciach stechiometrycznych:

dn.

de = —1

V

Zatem szybko$¢ reakcji mozna przedstawic jako zmiane postepu
reakcj1 w czasie.

Szybkosc¢ reakcyi nie jest zalezna od tego, ktorego reagenta st¢zenie
byto mierzone trakcie badan kinetycznych.
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Dla reakcj1 zachodzacych w statej objetosci szybkosc¢ reakcji zalezy
od stezen substratOw. Najczesciej stosuje sie do nich empiryczne
rOwnanie:
— ke® .08 . 7
r=Kkc, -cg -C{...

Stezenia: c,, Cg, C t0 stezenia substratow A, B, C, podniesione do
potegi a, B, v. Wykladniki poteg stanowig rzad reakcji w stosunku do
reagentow A, B, C. Ich suma daje ogdlny rzad reakcji.

Najczesciej spotykane sg reakcje 1-go, 2-go i1 3-go rzedu. Mozliwe sg
reakcje rzedu 0-go, a takze rzedéw utamkowych.

Wspoltczynnik k — stata szybkosci reakc;i, liczbowo jest rowny
szybkosci reakcji, gdy stezenia reagentow sg rowne 1.
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Reakcja I-go rzedu

Reakcja I-go rzedu jest np. reakcja rozktadu tlenku azotu (V) w fazie
gazowej:

1
N,Os5 —» 2NO + 5 O,

Rownanie kinetyczne dla tej reakcyi:

~d[N,O,]

= dt —kl[NzOs]

czyli:
dc

——=Kk,C
dt

lnc

co po zcalkowaniu daje:

— i) L |
Inc,—Inc=kt 0 1000 2000 3000
Wykiad 4 czas(s]



Reakcja II-go rzedu
Reakcja I1-go rzedu jest np. reakcja jonow jodkowych z jonami
pochlorynowymi:
I + CIOO — 10" 4 CT

Przy zatozeniu, ze stezenia jonow I- 1 C1O™ sg rOwne 1 wynoszg c, to

rOwnanie kinetyczne wyglada: g

dc .
2
=k,C |
dt ~
a po zcalkowaniu: £
>, DA
—lo
1 1
=kt
cC ¢,
Wyktad 4 0 1@0 260 hl 19
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Proste reakcje dwuczgsteczkowe 1 trojczasteczkowe

Prostg reakcja dwuczgsteczkowag jest reakcja tlenku azotu z ozonem:
NO + O3 —» NO, + 0O,
Szybkosc¢ dla tej reakcj1 wyraza si¢ wzorem:
r = k[NO][O;]
Jest to reakcja II-go rzedu.
Reakcjg trojczgsteczkowg jest reakcja tlenku azotu z tlenem:
2NO+ Oy —> 2NO,

Jest to reakcja I1I-go rzedu, a wzor na szybkos¢ reakcji wyraza sie:

r=Kk[NOJ’[O,]

Wyktad 4 20



Proste reakcje jednoczgsteczkowe

Energia aktywacji dla tych reakcji jest dostarczana w skutek zderzen
z iInnymi czgsteczkami, ale sama reakcja zachodzi z op6znieniem.

CH,
/ \ —» H3;C—CH=CH,

CH——CH,

Reakcja 1zomeryzacji cyklopropanu w propen

Szybkos¢ tej reakcji zalezy od stezenia tylko jednej substancii, jest to
wigc reakcja I-go rzedu:

r = k[cyklopropan]
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Szybkos¢ reakcji odwracalnych

Dla reakcj1 odwracalnych wypadkowa szybkos¢ reakcji zalezy od
szybkosci reakcjt w obu kierunkach:

I, + Hh —= 2HI

Szybkosci reakcji tworzenia (r,) 1 rozpadu (r.) jodowodoru:
r, =k, [L][H,] r. =k [HI]?
Czyli: r=r, -r.=k,J[L][H,] — k[HIJ?

A wiec dla stanu rownowagi, kiedy r = 0,

HIT _k

konkurencyjnych daje statg rOwnowagi: [1,][H,] K-
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Zaleznos¢ szybkosci reakcyi od temperatury

Zgodnie z regulg van’t Hoffa wzrost tem- |
peratury o 10 stopni zwigksza szybkos¢
reakcyi 2-4 krotnie.

Ze wzrostem temperatury rosnie stata

szybkosci reakcji — Rownanie Arheniusa:

lnk:B—é |
T

A=-tga
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Mechanizm reakcji chemicznych. Teoria zderzen

1 teoria stanu przejSciowego

W teorii zderzen czgstka substratu
przed reakcja zyskuje na wskutek
szeregu zderzen energie, zwang energig
aktywacji, a po reakcji ewentualny
nadmiar energii jest oddawany innym
czastkom

energia

v wspétrzedna reakcji

W teorii stanu przejsciowego

czasteczki substratow po zderzeniu
tworzg nietrwale kompleksy aktywne o
maksymalnej energii potencjalnej, ktore
ulegaja rozpadowi na produkty lub z
powrotem na substraty.

o SRS o e
OO0
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Mechanizmy reakcji chemicznych

A A

e e h
p !

E”

a
o 9 s
S L 2
] - @
c C C
@ v AH i @ |
wspotrzedna reakcji wspotrzedna reakcji wspofrzedna reakcji
Mechanizm reakcji bez Mechanizm reakcji Mechanizm reakcji z
efektow energetycznych — egzotermicznej — po quasi-trwatym produktem
np. wymiana atomow dostarczeniu energii posrednim, zajmujgcym
pomiedzy czasteczkami aktywacji, uktad oddaje lokalne minimum
nadmiar energii, rOwny energetyczne.
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Reakcje tancuchowe

W reakcji tancuchowej syntezy bromowodoru o q
sumarycznym rownaniu: 2 + Br, —> 2HBr

Zachodzg nastepujgce przemiany chemiczne:

Br, —> 2Br. inicjacja tancucha

Br- + HH — HBr + H- rozwijanie tancucl
He + Br, —> HBr + Br .

He + HBr —> H, + Br . inhibicja

Br- + Br«. —> Bn

Bre + H —» HBr przerwanie tancuch
H ° _|_ H ° —_ H2
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Reakcje katalityczne

Katalizator — substancja, ktora przyspiesza reakcje chemiczng, a po
jej zakonczeniu pozostaje w niezmienionym stanie.

Zjawisko przyspieszania reakcji chemicznych przez katalizatory
nazywamy katalizg.

! AB* kompleks aktywny
_________ —
Katalizatory nie majg
wplywu na potozenie £a
rOwnowagi koncowej, e
zmieniaja tylko szybko$¢ & [Tasstraty N\ T~ §-
reakcji, czyli powodujg AE
obnizenie energii c+0 |
aktywacji. produkty
>
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Selektywnosc¢ katalizatorow - zdolnos¢ do przyspieszania tylko
niektorvch nrocesdOw mozliwvch w danvm srodowisku.

butadien
C,;I':E(OI: ,IHEO T (Csz)z 0, H20
alkoho eter
butylowy 2“05;%"%03 . o/' dietylowy
l
» 620K
Cu Al,0
CHyCHO, H, <5 CHsOH ——52—— C,H, , H,0
ngg:gd etylen
. Y aktywna miedz

\|
CH3;COQOH, H,,CO
kwas octowy
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Kataliza homogeniczna — katalizator jest sktadnikiem danej fazy.
np. synteza chlorku nitrozylu katalizowana bromem:

2NO + Br, —> 2NOBr

2NO +ChL—> 2NOClI
ONOBr + Ch —> 2NOCI+ Bry

W pierwszym etapie tworzy si¢ nietrwaty bromek nitrozylu, ktory
reaguje z chlorem z utworzeniem chlorku nitrozylu 1 odtworzeniem
bromu.

Kataliza heterogeniczna - katalizator stanow1 inng faze, a kataliza
zachodzi na jego powierzchni w centrach aktywnych. Takg katalize
nazywa si¢ rowniez katalizg kontaktowa.
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