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Prawo dzialania mas

Szybko$¢ reakcji chemicznych jest zalezna od prawdopodobienstwa zderzenia migdzy czasteczkami, ktére w danym
momencie znajduja si¢ obok siebie. Szybkos¢ ta jest proporcjonalna do ich rzeczywistych stezen molowych i w przypadku reakcji
A + B <=> C + D; dla stgzenia wyrazonego w molach na dm3 szybko$¢ tej reakcji wyrazamy wzorem v A, B = ki [A] [B] (ky
wspolczynnik proporcjonalnosci - stata szybkosci reakcji). Po pewnym czasie od rozpoczecia reakcji ros$nie st¢zenie produktow (C
i D) i wowczas czasteczki te bgda si¢ rowniez zderzaé, a wynikiem, je§li mamy do czynienia z reakcja odwracalng, bgdzie
powstawanie czasteczek substratow jednoczesnie szybkos¢ tej reakcji pomigdzy C i D mozna przedstawic nastepujaco: vc p =kp
[C] [D]. W stanie rownowagi, tzn. wowczas gdy reakcje zachodzace w przeciwnych kierunkach biegna z jednakowa szybkoscia -
VA,B, = VC, D> czylikiedy kj [A] [B] =kj [C] [D] mozemy zapisa¢ nastepujaca zaleznos¢:

Rownanie to stanowi wyrazenie jednego z najwazniejszych praw chemicznych, a mianowicie prawa dziatania mas. Praw to brzmi:
W stanie rownowagi chemicznej stosunek iloczynu stezen molowych produktow reakcji do iloczynu stezen molowych substratow
Jjest w danej temperaturze, dla danej reakcji wielkosSciq stalq, zwanq stalq réwnowagi.
Analogiczne rozwazania mozna przeprowadzi¢ dla innego typu reakcji, a w najbardziej og6élnym przypadku stata rownowagi dla
reakcji aA + bB + cC .... <=>xX + yY + zZ... ma postac:

(XY (2 ...
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Stala rownowagi, wyprowadzona przy zalozeniu pewnego mechanizmu reakcji wynikajacego ze zderzen czasteczek,
zachowuje swoja stuszno$¢ niezaleznie od tego, jaki bylby mechanizm reakcji, jesli tylko wszystkie etapy sa reakcjami
odwracalnymi.

Wodne roztwory elektrolitow

Dysocjacja

Kwasy, zasady i sole nazywa sig elektrolitami, poniewaz w wodnych roztworach przewodza one prad elektryczny.
Zwiazki te w roztworach ulegaja dysocjacji na wolne jony. Elektrolity sa podzielone na mocne
(np. roztwory HCI, NaOH, KCl) przewodzace dobrze prad elektryczny i stabe ( np. roztwér CH3COOH, NH3), czyli takie ktore
przy tym samym stg¢zeniu co elektrolity mocne, wykazuja znacznie stabsze przewodnictwo elektryczne. To zréznicowanie w
przewodzeniu pradu, a co z tym jest zwiazanie moc elektrolitu jest okreslona przez ilos¢ powstajacych jondow w roztworze
wodnym - w przypadku mocnych elektrolitow zwiazki ulegaja catkowitej dysocjacji (podczas rozpuszczania mamy do czynienia z
reakcja nieodwracalng np. HA + HyO => H3O+ + A~), natomiast stabe elektrolity nie ulegaja catkowitej dysocjacji i wowczas
mamy do czynienia ze niezdysocjowanymi czasteczkami elektrolitow w roztworze (w tym przypadku mamy do czynienia z
reakcja odwracalng HA + HyO <=> H3O+ + A7). W zwiazku z tym dla stabych elektrolitow w roztworach ustala sig stan
rownowagi, ktéry mozemy opisac stala dysocjacji (K,)

[H 0747
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(wyrazenie opisujace stata dysocjacji powstalo po przeksztalceniu wzoru na stala réwnowagi w taki sposob, ze
K, = Kr(')wnowagi [H>O] poniewaz stgzenie wody jest state). Stala dysocjacji opisuje rownowage migdzy jonami i
niezdysocjowanymi czasteczkami i jest ona charakterystyczna dla roztwordéw stabych elektrolitow. State dysocjacji sa miara mocy
kwasow i zasad. W stanie rOwnowagi mozemy zapisac, ze:
[H 0747 i
[H;0']=x, [A]=x, [HA] = ¢y — X ~¢; to po podstawieniu do Ka [HA] otrzymujemy K = X stad x =,/ K c,
a C,

czyli pH stabego elektrolitu mozna zapisa¢ pH = -log(x = /K ¢, )



Kolejnym wyrazeniem, ktére mozna przypisaé¢ roztworom elektrolitow jest stopien dysocjacji (o) i jest ono okreslone
przez stosunek liczby czasteczek (moli) zdysocjowanych (c) do liczby czasteczek wprowadzonych pierwotnie do roztworu (c).
a=<
c

0

Przy omawianiu reakcji przebiegajacych w roztworach wodnych nalezy réwniez uwzgledni¢ wlasciwosci wody jako
rozpuszczalnika. Mimo, ze woda jest zdysocjowana w niewielkim stopniu na jony H3O+ i OH™ , to jednak ta ilo$¢ jonow jest
istotna z punku widzenia reakcji przebiegajacych w roztworach wodnych. W zwiazku z tym tak jak dla kazdej odwracalnej reakcji
chemicznej, tak i dla reakcji dysocjacji wody, mozemy napisa¢ wyrazenie opisujace stala rownowagi:

[H3O+][0H_]
a  [H0]
W srodowisku wodnym reakcja dysocjacji wody przebiega w nieznacznym stopniu, wobec czego przyjmuje si¢, ze stezenie
niezdysocjowanych czasteczek wody jest w roztworach niezmienna. Dlatego wstawiajac do rownania na stala rtOwnowagi stezenie
wody [HyO] = 55.4 i liczbowa wartos¢ statej dysocjacji wody (1.8 - 101 ) otrzymujemy okre$lenie iloczynu jonowego wody Ky,
= [H3O+] [OH™]=1.00 - 10-14. Wartoé¢ liczbowa tego wyrazenia charakteryzuje stan rownowagi mi¢dzy jonami wodorowymi a
wodorotlenowymi i nie zalezy od tego czy mamy do czynienia z czysta woda, czy z roztworem elektrolitu. Poniewaz stgzenie
jonéw wodorowych zmienia si¢ w szerokim zakresie o kilkanascie rzgdow, najczgsciej ze wzgledow praktycznych postugujemy
si¢ warto$cig ujemna logarytmu stezenia jonow, zwana pH.

pH = -log[H30"] lub pH = -log[H™]

Roztwory buforowe

Uklady zawierajace sprze¢zone kwasy i zasady, ktorych stezenia sa wystarczajaco duze, aby ich pH nie zmienialo si¢
znaczaco po dodaniu niewielkich ilo$ci kwasu lub zasady, nazywamy roztworami buforowymi. Przy czym w przypadku
roztworow buforowych mamy do czynienia z roztworami stabych kwasoéw i ich soli lub roztworéw stabych zasad i ich soli,
ktorych stezenie moga byé dowolnie niezaleznie od siebie ustalane. Jezeli zmieszamy z soba dwa roztwory, z ktérych jeden
zawiera staby kwas, a drugi sprzgzona z nim zasadg, to w otrzymanej mieszaninie stan réwnowagi migdzy sprzezonymi
sktadnikami okresla reakcja:

HA + Hy0 <=> H30™" + A" lub HA + OH™ <=> Hy0 + A~

Stata rownowagi pierwszej z tych reakcji jest stata dysocjacji kwasowej kwasu HA okre§lona wzorem:
[H 074" ]
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Jako steZenie rownowagowe kwasu niezdysocjowanego [HA] przyjmuje si¢ steZeniu dodanego kwasu cyyasu»
a za stezenie rownowagowe formy zdysjocowaniej kwasu [A~] przyjmuje sig stezenie soli dodanej cgq;-
W oparciu o powyzsze zalozenia wzor na stezenie jonow wodorowych dla buforu mozna zapisac:
[H3O+] =K [HA] =K Ckwaxu

YA ¢
Z przedstawionych wzorow wynika, ze roztwory buforowe maja zdolno$¢ utrzymywania prawie statej warto$ci stezenia jonow
wodorowych, a pH roztworu okres$lone jest przez stosunek st¢zen wolnego kwasu i stgzenie soli. Wyjasnienia takiego a nie innego
zachowania si¢ roztworow buforowych jest proste, gdy rozpatrzmy rownania: HA + HyO <=> H3O+ + A" lub HA + OH™ <=>
H,O + A~ . Jezeli do roztworu, w ktérym znajduje si¢ niezdysocjowany kwas HA, dodamy jonéw OH-, to natychmiast
przereaguje on w mysl rownania HA + OH™ <=> H5O + A~, wskutek tego, co prawda stosunek [A~]/[HA] zwigkszy sig nieco, ale
nie na, tyle aby pH si¢ zmienito. Rowniez podczas rozcienczania roztworu buforowego wprawdzie wartosci poszczegdlnych
stezen zmieniajq sig, ale stosunek ich [A"]/[HA] jest staty.

Najcze$ciej uzywane roztwory buforowe to:

1) bufory octanowe (CH3COOH + CH3COONa) pH 3.5 - 6
2) bufory amonowe ( NH3 + NH4Cl) pH 8 - 11

3) bufory fosforanowe (KH,POy4 + NayHPO4) pH 5.5 - 8



