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Rozdzial 9

Kwasy 1 zasady

9.1. Teoria Arrheniusa

Teoria dysocjacji elektrolitycznej Arrheniusa (1887) stala sie¢ podstawa,
pierwszej naukowej teorii kwasow i zasad. Arrhenius zalozyl, ze kwasy (HA)
dysocjuja w roztworze wodnym, odszczepiajac jony wodorowe zgodnie z réw-
naniem:

HA 2 Ht + A

Jony H* sa odpowiedzialne za znane od dawna i nazywane kwasowymi takie
wlasciwosci ich roztworéw wodnych, jak kwasny smak, barwienie niektérych
barwnikéw roélinnych i wydzielanie wodoru w reakcji z metalami. Zgodnie
z ta definicja kwasami sa np. HCl, HNO,, H,SO,, H;PO,, ale takze jony A~
zawierajace wodor zdolny do dysocjacji, a wiec réwniez HSOj czy tez H,PO3.
Natomiast zasadom Arrhenius przypisal wzor ogdlny MeOH, a jony OH™
powstajace w wyniku dysocjacji:

MeOH = Me* + OH™

sa, jak stwierdzil, odpowiedzialne za wtasciwosci zasadowe roztwordow, ta-
kie jak: inna niz w przypadku kwaséw zmiana barwy niektérych barwnikéw
roslinnych, gorzki smak czy tez zobojetnianie kwaséw prowadzace do po-
wstania soli.

Teoria Arrheniusa w wielu przypadkach nie potrafi jednak wyjasnic,
dlaczego liczne zwiazki w roztworach wodnych przejawiaja typowe wlasci-
wosci kwasowe lub zasadowe, a nie zawieraja jonu wodorowego badz wodo-
rotlenowego. Przykladem moga by¢ roztwory wielu soli wykazujace typowe
wlasciwosci kwasowe (np. Fe,(SO,);, AlCl;) i wiele soli wykazujacych ty-
powe wlasciwosci zasadowe (np. Na,S, K,CO;). Typowe whasciwoéci kwa-
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sowe przejawiaja takze wodne roztwory CO,, a zasadowe — roztwory NH;.
Poczatkowo zakladano, ze CO, i NH, reaguja z woda, tworzac odpowied-
nio kwas weglowy (H,COj;) i wodorotlenek amonu (NH,OH). Okazalo sie
jednak, ze tylko niecale 1% CO, przeksztatca sie w H,CO;, a w roztworach
wodnych amoniaku w ogdle nie stwierdzono obecnosci czasteczek NH,OH.
Wiekszo$¢ opisanych tu zjawisk mozna jednak wytlumaczyé na podstawie
dysocjacji wody.

9.2. Dysocjacja wody

Na podstawie bardzo doktadnych pomiaréw elektrycznych stwierdzono,
ze czysta woda w bardzo niewielkim stopniu przewodzi prad elektryczny.
Jest to dowdd na nieznaczna, jednak istotna, dysocjacje wody, ktéra prze-
biega wedlug réwnania:

H,0 = H* + OH"

Jon H* jest czastka bardzo mala i obdarzona tadunkiem elektrycznym —
nie moze zatem, ze wzgledow energetycznych, istnie¢ samodzielnie. Reaguje
on z polarnymi czasteczkami wody bedacymi w ogromnym nadmiarze i ulega
uwodnieniu, w wyniku czego powstaje jon hydroniowy:

H* + H,0 = H,0*

Bardziej poprawny zapis dysocjacji wody opisuje zatem nastepujace
réwnanie:
H,0 + H,0 = H,0% + OH"

Woda jest stabym elektrolitem, o czym $wiadczy fakt, ze z kazdych 554
milionow czasteczek wody tylko jedna jest zdysocjowana. Wynika stad, ze
stopien dysocjacji wody definiowany jako stosunek czasteczek zdysocjowa-
nych do ogodlnej liczby czasteczek wynosi:

1
o= ————-=1,8-107°
5,54 -108 ’

Reakcje dysocjacji wody mozemy scharakteryzowaé za pomoca wyra-

zenia na stala réwnowagi:

oo BoH] o [H0Y]OH]

[H;0] [H,0]*

Niewielki stopieri dysocjacji pozwala zalozy¢é, ze stezenie wody jest stale
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(55,4 mol - dm_3) i mozna je uwzgledni¢ w wartosci stalej K,,. Wyrazenie
na stala reakcji dysocjacji wody przyjmuje wtedy postaé:

K, = K'[H,0] = [H*][OH]
lub
K, = K[H,0)* = [H;0*][OH]

i nosi nazwe iloczynu jonowego wody. Warto$¢ tego iloczynu w tempera-
turze 25°C wynosi 1074, a stezenie jonéw hydroniowych w czystej wo-
dzie jest réwne stezeniu jonéw wodorotlenowych i wynosi 10~7 mol - dm™3.
Roztwory, w ktérych [H;0%] = [OH™] nazywamy obojetnymi, natomiast te,
w ktérych [H;0%] > [OH] — kwasnymi, a te, w ktérych [H;0*] < [OH] -
roztworami zasadowymi. Stezenia jonéw hydroniowych zmieniaja sie zwy-
kle w bardzo szerokim zakresie, wygodniej jest wtedy postugiwaé sie war-
tosciami ujemnego logarytmu stezenia tych jondw, oznaczanego jako pH
(pH = —log[H;0™]). Pojecie to wprowadzit do powszechnego uzytku w 1909
roku dunski uczony Sgrensen. W podobny sposdéb mozna takze wyrazaé
stezenie jonéw wodorotlenowych, pOH = —log[OH], a takze stezenia do-
wolnych innych jonéw lub wartosci réznych wielkosci, jak np. iloczynu jono-
wego wody pK,, = —logK,,. Rownanie wyrazajace w formie logarytmicznej
iloczyn jonowy wody przybiera zatem nastepujaca postac:

pK, = pOH + pH

Postugujac sie¢ wykladnikiem jonéw wodorowych mozemy powiedziec,
ze roztwory, dla ktérych pH = 7, sa obojetne. W roztworach kwasnych
pH < 7, natomiast w zasadowych pH > 7. Stan réwnowagi miedzy jonami
hydroniowymi i hydroksylowymi w czystej wodzie, opisany za pomocs, ilo-
czynu jonowego wody, moze si¢ zmienia¢ przez dodawanie do wody innych
substancji. Je$li wprowadzona do wody substancja zwiekszy w niej stezenie
jonéw hydroniowych (wtedy stezenie jonédw hydroksylowych zmniejsza sig
tyle samo razy), to substancje taka nazywamy kwasem, a jezeli zwieksza
w niej stezenie jondw hydroksylowych (wtedy stezenie jondw hydroniowych
zmniejsza si¢ tyle samo razy), to substancje taks nazywamy zasada. W ten
sposdb uogdlniliémy definicje Arrheniusa, tak ze mozliwe jest juz wyttu-
maczenie kwasowych i zasadowych wlasciwosci tych substancji, ktore zgod-
nie z pierwotnymi definicjami nie zaliczaja sie do tych kategorii zwigzkow.
Mozna zatem powiedzieé, ze wspomniany wczeéniej ditlenek wegla CO, jest
kwasem, poniewaz wprowadzony do wody zwigksza w niej stezenie jonéw
hydroniowych w stosunku do ich stezenia w czystej wodzie:

CO, + 2H,0 = H,0* + HCO;
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Podobnie wprowadzony do wody amoniak powoduje wzrost stezenia
jonéw hydroksylowych — jest zatem zasada:

NH, + H,0 2 NHf + OH"

Kwasowe wlasciwosci roztworéw soli zelaza (III) mozna wyttumaczyd
wzrostem stezenia jonow hydroniowych zgodnie z reakcja:

Fe?* + 2H,0 = H,0% + FeOH**

natomiast zasadowe wiasciwosci roztwordw weglandw wzrostem stezenia jo-
noéw hydroksylowych w wyniku reakcji:

CO%¥ +H,0 2 HCO; + OH”

We wszystkich wymienionych przypadkach nastepuje odpowiednie,
zgodne z reguly przekory Le Chateliera i Brauna, przesuniecie réwnowagi
dysocjacji wody.

9.3. Teoria protonowa Bronsteda i Lowry’ego

Teoria kwasow i zasad Arrheniusa ogranicza sie tylko do roztworéw
wodnych i nie wyjasnia wielu faktéw zwigzanych z réwnowagami kwasowo-
-zasadowymi w rozpuszczalnikach niewodnych. Okazuje sie, ze substancje
bedace wedlug teorii jonowej kwasami lub zasadami, w innych rozpusz-
czalnikach moga zmienia¢ swoj charakter nawet na przeciwstawny, co jest
sprzeczne z zalozeniami Arrheniusa. Te zjawiska i szereg innych zwigzanych
z ukladami kwasowo-zasadowymi w réznych rozpuszczalnikach protonowych
(np. w H,0, NH,;, CH,0H, CH,COOH itp.) w sposéb jednolity interpretuje
inna powszechnie dzi§ stosowana teoria, zaproponowana w 1923 roku nieza-
leznie przez dwéch uczonych: Brénsteda i Lowry’ego. W teorii tej, zwanej
tez protonowa, kwas definiuje sie jako substancje, ktéra jest donorem proto-
néw, natomiast zasade jako substancje bedaca ich akceptorem. Zgodnie z ta
definicja dowolny kwas po oddaniu protonu staje si¢ zasada zdolna do jego
przylaczenia w reakcji odwrotnej. Taki uklad nazywa sie sprzezona para
kwasu i zasady. Przyklady takich par ilustruja nastepujace réwnania:

kwas = zasada + proton
H,O = OH~ + Ht
H,0* = H,0 + Ht
NHf = NH, + H*
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CH;COOH =2 CH;CO0~ + H*
CH;NH} =2 CH;NH, + HY
H,CO, =2 HCO; + H*
HCO; a2 CO3” + H*
[Fe(H,0)q)** 2 [Fe(H,0);0H)** + H?
[Fe(H,0);OH]** = [Fe(H,0),(OH),]* + H*

Przedstawione przyklady $wiadcza o tym, Ze zgodnie z teorig proto-
nowg, kwasami i zasadami mogg by¢ zaréwno czasteczki obojetne, jak i ob-
darzone ladunkiem — kationy lub aniony. Wéréd przytoczonych przyktadow
znajdujemy takze takie, w ktorych dana substancja moze by¢ rozpatrywana
jako donor badZ akceptor protonéw; takie substancje nazywamy amfipro-
tycznymi.

Teoria Bronsteda i Lowry’ego zaklada, ze reakcje miedzy kwasami i za-
sadami polegaja na przeniesieniu protonu z czasteczki kwasu do czasteczki
zasady. Odszczepienie protonu jest mozliwe jedynie wtedy, gdy w ukladzie
istnieje akceptor (zasada) zdolny do jego przyjecia:

kwas; & zasada; + H
zasaday + HY 2 kwas,

Obie reakcje zachodza lacznie, a proton przechodzi od kwasu; do zasadys,,
zgodnie z réwnaniem:

kwas, + zasada; < zasada; + kwass
H,S + H,0 =2 HS + H,0*
H,O + CN~ 2 OH + HCN
CH,COOH + NH, 2 CH,CO0™ + NH?
CH,COOH + H,O =2 CH,COO0™ + H,0*
H,0* + S0% =2 H,0 + HSO;

Przytoczone przyklady reakcji miedzy sprzezonymi parami kwas-za-
sada pokazuja, ze rozpuszczalnik (w tym przypadku woda) w tych reakcjach
moze spetniaé funkcje zaréwno akceptora, jak i donora protonéw (jest roz-
puszczalnikiem amfiprotycznym). W reakcjach tych obowiazuje takze ogdlna
regula, wedlug ktdorej w pierwszej kolejnosci reaguja ze soba najmocniejszy
w danych warunkach kwas z najmocniejsza zasada (np. jesli w roztworze
wodnym kwasu octowego znajduje si¢ amoniak, to przeniesienie protonu
nastepuje na czasteczke amoniaku, ktory jest silniejszym akceptorem pro-

237

Zdigitalizowano i udostgpniono w ramach projektu pn

Rozbudowa otwarty.
dofinansowanego z p



tonéw niz woda). Reakcje takie przebiegaja zawsze w kierunku utworzenia
stabszego kwasu i stabszej zasady.

9.3.1. Stale dysocjacji sprzezonego kwasu i zasady

Zdolno$ci donorowo-akceptorowe sprzezonych par kwas-zasada, czyli
ich moc, mozna poréwnywac jedynie wzgledem okreslonego rozpuszczalnika,
w ktorym ustala si¢ stan réwnowagi charakteryzujacej reakcje przebiegajaca
miedzy kwasem (zasada) a czasteczkami tego rozpuszczalnika.

Jezeli kwas HA (np. CH;COOH ) znajduje sie w roztworze wodnym, to
miedzy kwasem a wodga przebiegnie reakcja:

HA + H,0 2 H,0* + A
CH,COOH + H,0 =2 H;0" + CH;COO~
i ustali sie stan rownowagi, ktory jest miarg zdolnosci tego kwasu do oddawa-
nia protonow czasteczkom wody. Stan tej rownowagi opisuje stata dysocjacyi
kwasowej (K,):
A + -
Ka — [H3O ][A] lub I(a — [H3O ][CH3COO ]
[HA] [CH;COOH]
Podobne rozumowanie mozna przeprowadzi¢ dla dowolnej zasady,
w tym rowniez dla zasady anionowej A~ sprzezonej z kwasem HA. W tym

przypadku stan rownowagi w roztworze wodnym zasady A~ opisuje réwna-
nie:

A + H,0 = HA + OH
CH,C00" + H,0 = CH,COOH + OH"

oraz stata rownowagi zasadowej (Ky):

K, - [HAjo®] K, = [CH;COOH][OH]

[A7] ~ [CH,CO07]
Latwo zauwazy¢, ze iloczyn stalej dysocjacji kwasu i stalej dysocjacji
sprzezonej z nim zasady jest wielkoscig stala, réwng iloczynowi jonowemu
wody:

K, K, = [H,0*][0H] = K,

Najsilniejszym donorem protondéw, czyli najmocniejszym kwasem w roz-
tworze wodnym jest jon hydroniowy. Wynika to z nastepujacej réwnowagi:

H,0* + H,0 = H,0 + H,0*

kwas, zasada, zasada, kwas,
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opisanej za pomoca, stalej dysocjacji:

_ [H,0*][H,0)
K= "mo7

Stezenie wody (zasady:) jako rozpuszczalnika jest w tym przypadku prak-
tycznie stale i zawarte w wartosci stalej dysocjacji. Wartosc stalej dysocjacji
zasady H,O sprzezonej z kwasem H,0% obliczonej na podstawie zaleznosci
K, K, = K, wynosi 1,8-10716. Woda jest zatem najstabsza zasada, jaka
moze istnie¢ w Srodowisku wodnym.

Réwnowaga reakcji dysocjacji jonu OH™ przedstawiona za pomoca row-
nania:

OH" + H,0 =2 H,0 + OH

zasada, kwas, kwas, zasada,

wskazuje na jon OH™ jako na najmocniejsza, zasade, jaka moze istnie¢ w roz-
tworze wodnym. Stala réwnowagi powyzszej reakcji, wobec stalosci stezenia
wody (kwasz) wystepujacej w roli rozpuszczalnika, wynosi:

_ [OH][H,0]
AECI

Czasteczka wody jest w tym przypadku kwasem sprzezonym z zasada OH",
najstabszym (K, = 1,8 -10716) jaki moze istnie¢ w $rodowisku wodnym.
W tabeli 9.1 podano kilka wartosci statych dysocjacji kwaséw K, i stalych
dysocjacji sprzezonych z nimi zasad K,. Wartosci tych stalych zawarte sa
w przedzialach 55,4-1,8 - 10716, a iloczyny obu stalych dla kazdej sprze-
zonej pary kwas-zasada sa oczywiscie réwne iloczynowi jonowemu wody
K, =10714,

= [H,0] = 55,4

. Tabela 9.1. Stale dysocjacji niektérych kwaséw i sprzezonych zasad

H,O*F 55,4 H,0 1,8-10716
HSO;, 1,2-1072 SO~ 8,3-10713
HNO, 4,0-1074 NO; 2,5-10711
CH,COOH | 1,7-107° CH,COO~ 5910710
NH] 59-10710 NH, 1,7-1075
HCN 4,0-10710 CN- 2,5-107°
H,0 1,8-10716 OH~ 55,4
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9.3.2. Kwasy i zasady w rozpuszczalnikach niewodnych

Najwieksza, zaleta, teorii protonowej jest jednakowe traktowanie ukla-
dow kwasowo-zasadowych zaréwno w wodzie, jak i w rozpuszczalnikach nie-
wodnych (wiele cieczy organicznych i nieorganicznych). Rozpuszczalniki, ze
wzgledu na wlasciwosci donorowo-akceptorowe, dziela sie na dwie grupy:
rozpuszczalniki aprotyczne (bierne) i protonowe (czynne). Rozpuszczalniki
aprotyczne, do ktorych zalicza si¢ np. weglowodory alifatyczne i ich fluo-
rowcopochodne, ciekly SO, i N,0,, nie sg zdolne do reakcji z protonem.
Rozpuszczalniki protonowe moga natomiast przylaczaé badz oddawaé pro-
tony i dzielg, si¢ na:

1) rozpuszczalniki zasadowe (protono-akceptorowe), ktdre tatwo przy-
laczaja protony, np. dimetyloformamid, pirydyna, ketony i etery;

2) rozpuszczalniki amfiprotyczne (amfoteryczne) majace zréznicowane
wlasciwosci donorowo-akceptorowe, ktore z kolei wygodnie jest poréwnaé
pod tym wzgledem z woda, dzielac je na trzy grupy:

a) rozpuszczalniki o wlasciwo$ciach donorowo-akceptorowych podob-
nych do wody (H,O i alkohole alifatyczne);

b) rozpuszczalniki protonogenne, ktore w poréwnaniu z woda sa moc-
niejszymi kwasami, ale slabszymi zasadami (np: CH;COOH, HCOOH,
H,S0O,, HCIO,);

¢) rozpuszczalniki protonofilne, ktére w poréwnaniu z woda, sa mocniej-
szymi zasadami, ale slabszymi kwasami (np: ciekly amoniak, etylenodia-
mina).

Rozpuszczalniki amfiprotyczne, podobnie jak woda, ulegaja autodyso-
cjacji przebiegajacej wedtug nastepujacych réwnari:

2HR =) H,R* + R
rozpuszczalnik jon lioniowy jon liatowy
amfiprotyczny (solwatowany proton)

2H,0 2 H,0* + OH K; =101
2CzH5OH (-—_-—Z CszOH; + Cszo_ I(] = 10_19’1
2NH, 2 NHf + NH, K; =10"2"7
2CH;COOH = CH,COOHf + CH;CO0 K;=10"152
2H,50, 2 H,S0f + HSO; K;=10"%%

Podobnie jak w przypadku wody, iloczyny stezen jonéw, na ktdre dyso-
cjuje dany rozpuszczalnik niewodny, sa w danej temperaturze wielko$ciami
statymi (wartosci iloczynéw jonowych K; podano dla temperatury 25°C).
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Kwasem w rozpuszczalniku niewodnym amfiprotycznym jest ta sub-
stancja, ktdra po rozpuszczeniu zwieksza w nim stezenie jondw lioniowych
H,R™* (jest ich nadmiar w stosunku do jonéw liatowych HR"). Jesli za$ sub-
stancja rozpuszczona powoduje wzrost stezenia jondéw liatowych, ktdrych
jest nadmiar w stosunku do jonéw lioniowych, to bedzie ona miala charak-
ter zasady.

Przez analogie do ukladéw kwasowo-zasadowych w roztworach wod-
nych stwierdzono, ze najmocniejszym kwasem jaki moze by¢ obecny w roz-
tworze rozpuszczalnika niewodnego jest solwatowany proton (jon lioniowy),
za$ najmocniejsza, zasada — jon liatowy.

Moc kwasow i zasad w rozpuszczalnikach protonowych zalezy od wla-
sciwosci donorowo-akceptorowych rozpuszczalnika. Ten sam kwas rozpusz-
czony w réznych rozpuszczalnikach moze mie¢ w stosunku do kazdego z nich
inng moc. Bedzie on kwasem mocniejszym w rozpuszczalniku zasadowym,
ktéry majac tendencje do przylaczania protonu bedzie sprzyjal oddawaniu
protonu przez rozpuszczony w nim kwas. W rozpuszczalniku amfiprotycz-
nym protonofilnym moc tego kwasu bedzie juz znacznie mniejsza, a w roz-
puszczalniku amfiprotycznym protonogennym, ktéry sam ma duza latwosé
oddawania protonéw, rozpatrywana substancja bedzie juz tylko stabym kwa-
sem, a moze nawet uzyskaé wlasciwosci zasady. Przykladem moze by¢ kwas
octowy, ktdry jest mocnym kwasem w cieklym amoniaku, stabym kwasem
w wodzie, a w bezwodnym kwasie siarkowym przyjmuje wiasciwosci zasady.
Zmiany te obrazuja nastepujace peakcje:

CH,COOH + NH, — NH} + CH,CO0

mocny kwas

CH,COOH + H,0 = H,0% + CH,CO0"
staby kwas

CH,COOH + H,S0, = CH,COOH} + HSO;
zasada

Kwasy, takie jak np.: HCIO,, HCl, HNOQOj, sa mocnymi elektrolitami
w roztworze wodnym. Dysocjuja one calkowicie na jony, wytwarzajac ilo-
$ciowo jony hydroniowe, ktdre sa najmocniejszym kwasem, jaki moze istnie¢
w roztworze wodnym. Moc wymienionych kwaséw jest zatem sprowadzona
do tego samego poziomu odpowiadajacego jonom H,O%. Mamy tu do czy-
nienia z tzw. efektem wyrdwnujgcym rozpuszczalnika. Woda jest wiec roz-
puszczalnikiem wyréwnujacym w stosunku do mocnych kwaséw (HCIO,,
HCIl, HNOj;, H,S0,). Woda zachowuje si¢ podobnie wobec mocnych zasad,
takich jak: C,H;O07, NH;, H™, tzn. reaguje z nimi w nieodwracalnej reakcji,
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wytwarzajac iloSciowo jony OH~, ktdre sa najmocniejsza zasada w Srodo-
wisku wodnym.

Wspomniane wyzej kwasy (HClO,, HCl, HNO;) rozpuszczone w bez-
wodnym etanolu beda mialy zréznicowana moc. HC1O, zostanie nadal moc-
nym kwasem, a dwa pozostale stabymi:

HClO, + C,H,0H — C,H,0H} + ClO;
HCl + C,H,0H = C,H,0Hf + CI
HNO, + C,H,0H = C,H,0Hf + NO;

Bezwodny etanol okazal sie w stosunku do wymienionych kwaséw roz-
puszczalnikiem réznicujgcym ich moc. Kwasy HCl1, H,S i HCN rozpuszczone
w wodzie maja zréznicowang moc. Woda w stosunku do tych kwasdw jest
rozpuszczalnikiem rdéznicujacym:

HCl + H,0 — H,0* + CI
H,S + H,0 = H,0*+ + HS
HCN + H,0 = H,0*+ + CN-

Wymienione kwasy rozpuszczone w bezwodnym amoniaku reaguja
z nim nieodwracalnie, wytwarzajac ilosciowo jony NHZ, ktére sa najmoc-
niejszym kwasem, jaki istnieje w bezwodnym amoniaku. Amoniak wykazuje
zatem w stosunku do rozpatrywanych kwaséw wlasciwosci wyréwnujace ich
moc:

HCl + NH, — NHf + CI
H,S + NH, — NH} + HS
HCN + NH, — NH}Y + CN-

9.3.3. Reakcje protolityczne

Reakcje kwasowo-zasadowe przebiegajace w rozpuszczalnikach proto-
nowych okresla si¢ terminem reakcyi protolitycznych. Teoria protonowa ttu-
maczy przebieg wszystkich tych reakcji w sposéb jednolity, a mianowicie
przekazaniem protonu z kwasu na zasade. W klasycznej jonowej teorii kwa-
séw 1 zasad istnieje kilka terminéw dla réznych, szczegdlnych przypadkdw
protolizy: reakcje dysocjacji, hydrolizy i zobojetniania.

W reakcjach dysocjacji kwaséw (HA) i zasad (B) woda lub inny roz-
puszczalnik protonowy spelnia, zgodnie z teoria Bronsteda, role akceptora
lub donora protondéw:
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HA + H,0 =2 H,0" + A-
HA + HR =2 H,R* + A-
B + H,0 =2 HB* + OH"
B + HR =2 HBY + R

W przypadku teorii jonowej pojecie dysocjacji stosowano gidwnie do
czasteczkowych kwasow i zasad, a wodzie przypisywano tylko role korzyst-
nego $rodowiska, w ktérym przebiega reakcja powstawania odpowiednich
jonow.

Reakcje hydrolizy soli w ujeciu teorii jonowej polegaja na przemianie
soli stabych kwasdw i stabych zasad pod wplywem wody. Hydrolizie ulegaja
sole wywodzace si¢ od stabych kwaséw (zasad) i mocnych zasad (kwaséw)
lub slabych kwaséw i zasad. Reakcji tej nie ulegaja sole mocnych kwasow
i mocnych zasad. Przykladami takich reakcji sa:

CH,COONa + H,0 = CH,COOH + NaOH
AlC, + H,0 = AI(OH)Cl, + HCI

Roztwory wodne tych soli wykazuja odpowiednio odczyn stabo zasa-
dowy (wskutek tworzenia si¢ mocnej zasady NaOH), stabo kwasny (wskutek
tworzenia si¢ mocnego kwasu HCI) i bliski obojetnego. Jonowy zapis tych
reakcji odzwierciedla wspolczesna interpretacje tego procesu:

CH,CO0~ + H,0 2 CH;COOH + OH
AR + 2H,0 = AIOH?** + H,0%
NHf + S$* + H,0 =2 HS + NH,;-H,0

Sole ulegajace hydrolizie dysocjuja w wodzie na jony, wytwarzajac od-
powiednio kationowy kwas lub anionowa, zasade, ktdre z czasteczkami wody
wymieniaja proton, co prowadzi do utworzenia sprzezonych zasad lub kwa-
sOw:

HBt* 4+ H,0 =2 H,0" + B
A~ 4+ H,O 2 HA + OH

Widaé zatem, ze reakcje hydrolizy w tym ujeciu rdéznia sie od reakcji
dysocjacji tylko tym, ze biorace w nich udziat kwasy i zasady maja tadunek
elektryczny (obecne w roztworze jony o znakach przeciwnych, zobojetniajace
odpowiednio tadunek kwasu badz zasady nie biora udzialu w reakcji).

Pozostajac przy terminologii stosowanej w teorii Arrheniusa mozna po-
wiedzie¢, ze réwnowage chemiczna w roztworze soli hydrolizujacej opisuje
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stala K, zwana stalg hydrolizy. W przypadku soli stabego kwasu i mocne;j
zasady reakcje hydrolizy opisuje réwnanie:
A~ + H,O 2 HA + OH

i stala hydrolizy:

HA][OH™
x, - [HAJOH

[A7]

gdzie stezenie H,O jest zawarte w wartosci K, poniewaz jest ono stale.
Stala ta jest zwiazana prosta zalezno$cig ze stala dysocjacji (K,) stabego
kwasu HA, od ktorego wywodzi si¢ rozpatrywana sél. Mnozac licznik i mia-
nownik wyrazenia na stala hydrolizy przez stezenie jonéw hydroniowych

otrzymujemy:
_ [HAJ[OHT][H,07]

Ky = =
[AT][H;07]
Uwzgledniajac wyrazenie na stala dysocjacji kwasu HA:
- _ [AT[Hs0"]
Ko = "HA)

oraz na iloczyn jonowy wody:
stala hydrolizy przyjmuje postaé:

Ky

If = =
"~ &,

K,

Powyzsza zaleznos¢ pokazuje, ze stala hydrolizy soli mocnej zasady
i slabego kwasu jest ilorazem iloczynu jonowego wody i statej dysocjacji
kwasu HA. Stala hydrolizy jest wiec tylko inna nazwa statej dysocjacji za-
sady A~ sprzezonej z kwasem HA. Podobne rozumowanie przeprowadzone
w przypadku hydrolizy soli stabej zasady i mocnego kwasu prowadzi do
zaleznosci:

K,
K,

Zatem, zgodnie z teoria Bronsteda i Lowry’ego, stala hydrolizy jest
tylko inng nazwa stalej dysocjacji, a obie stale w mysl tej teorii nosza nazwe
statej protolizy.

Reakcje zobojetniania, w ujeciu jonowej teorii kwaséw i zasad, prze-
biegaja miedzy czasteczkowym kwasem i czasteczkowa zasada, w wyniku
czego powstaje sol i woda. Teoria Bronsteda traktuje te reakcje, podob-

Ky =

=K,
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nie jak reakcje dysocjacji czy hydrolizy, jako przeniesienie protonu z kwasu
na zasade. Mozemy tu mie¢ do czynienia z przeniesieniem protonu z jonu
hydroniowego na jon hydroksylowy, z czasteczki stabego kwasu na jon hy-
droksylowy, z jonu hydroniowego na staba zasade lub ze stabego kwasu na
staba, zasade:

H,0t + OH = 2H,0

HA + OH =2 H,0 + A
H,0* + B =2 HB* + H,0
HA + B 2 HB* + A

Wszystkie wymienione tu reakcje, oprécz reakcji stabego kwasu ze slaba
zasada, tym tylko rdznia sie od reakcji dysocjacji i hydrolizy, ze woda jest
tutaj produktem, a nie substratem reakcji. Reakcje zobojetniania w rozpusz-
czalnikach niewodnych beda mialy analogiczny przebieg jak w przypadku
wody:

H,R* + R~ =2 2HR

HA + R 2 HR + A
H,R* + B = HB* + HR
HA + B = HB* + A

W tabeli 9.2 przedstawiono przyktady omawianych reakcji protolitycz-
nych i ich tradycyjne nazwy.

Tabela 9.2. Reakcje protolityczne

Przebieg reakcji zgodny z teoria Bronsteda

Reakcja wedlug terminologii
kwasy4zasadas & kwasy+zasada

Arrheniusa

Autodysocjacja wody
Autodysocjacja NHg
Dysocjacja H,S w H,O
Dysocjacja H,S w NH;,
Hydroliza NH,Cl w H,0
Hydroliza Na,CO3 w H,0O
Zobojetnianie HCI przez NaOH

Zobojetnianie CH;COOH
przez NaOH

Zobojetnianie HCI przez NH,

Zobojetnianie CH;COOH
przez NHq

H,0+H,0 = H,0"+O0H"
NH,+NH, & NH}+NH,
H,S+H,0 2 H,0t+HS"
H,S+NH, & NH+HS™
NH}+H,0 2 H;0"+NH,4
H,0+CO% 2 HCO3;+OH"
H,0*+0OH™ 2 H,0+H,0

CH,COOH+OH™ 2 H,0+CH,CO0~
H,0"+NH,; 2 NH+H,0

CH,COOH+NH,; & NH}+CH,COO"~
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9.4. Teoria rozpuszczalnikowa

Rozpuszczalnikowa teoria kwaséw i zasad, opracowana przez Franklina
i Germana (1925), rozpatruje ukltady kwasowo-zasadowe we wszystkich roz-
puszczalnikach ulegajacych w istotnym stopniu autodysocjacji. Jest to za-
tem teoria bardziej ogdélna niz teoria Bronsteda, ograniczajaca sie tylko
do rozpuszczalnikéw protonowych, ale z wieloma do niej analogiami. Oto
kilka przykladéw autodysocjacji rozpuszczalnikéw zaréwno protonowych,
jak i nieprotonowych:

2H,0 2 H,0t* + OH
2NH, < NHf + NH;
2BrF, & BrFf + BrF;
2C0Cl, = COClt + COCl;
250, 2 SO0°* 4+ SO
N,O0, 2 NO* + NOj

Powstajace w tych reakcjach kationy i aniony traktowane sa odpowied-
nio jako kwas i zasada oraz sa podstawa definicji tych poje¢. W mysl teo-
rii rozpuszczalnikowej kwasem jest kazda substancja, ktéra po wprowadze-
niu do dysocjujacego rozpuszczalnika zwieksza w nim stezenie jego katio-
now. Zasada natomiast jest ta substancja, ktora zwieksza, stezenie anionow
charakterystycznych dla jej rozpuszczalnika. Zgodnie z podang definicja,
wszystkie sole amonowe rozpuszczalne w cieklym amoniaku maja charakter
kwasowy, zwigkszaja w nim bowiem stezenie jonéw amonowych NHf. Kwa-
sem jest takze chlorek sulfurylu SOCI, rozpuszczony w skroplonym SO,,
poniewaz powoduje zwigkszenie stezenia kationéw SO?*. Z kolei amidki li-
towcow rozpuszczone w cieklym amoniaku zwiekszaja w nim stezenie anio-
néw NH;3, a siarczany(IV) tych metali dysocjuja w ciektym SO, z wytwo-
rzeniem anionéw SO3~ charakterystycznych dla tego rozpuszczalnika. Wy-
mienione zwiazki litowcéw wykazuja zatem w rozpatrywanych rozpuszczal-
nikach wilasciwosci zasadowe. W przedstawionych dotychczas przyktadach
zwiekszenie stezenia kationdw badz aniondw charakterystycznych dla rozpu-
szczalnika bylo wynikiem dysocjacji omawianych substancji. Istnieja takze
takie zwiazki, ktérych wlasciwosci kwasowe lub zasadowe sa wynikiem ich
reakcji z kationami lub anionami rozpuszczalnika. Na przyktad SbF; rozpu-
szczony w trifluorku bromu BrF; wykazuje wlasciwosci kwasowe, poniewaz
w wyniku zachodzacych reakcji:
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BrF; + BrF, 2 BrFf + BrF;
SbF, + BrF; = SbF; + BrF,
BrF, + SbFy, = BrF; + SbF;

nastepuje zwiekszenie stezenia jonéw BrFi charakterystycznych dla roz-
puszczalnika.

Przykladem zwiazku wykazujacego w wyniku reakcji z rozpuszczalni-
kiem charakter zasadowy moze byc¢ fluorek srebra AgF rozpuszczony w ciek-
tym BrF;. W tym przypadku stezenie anionéw BrFj, charakterystycznych
dla rozpuszczalnika, zwieksza si¢ w wyniku reakcji:

BrF, + BrF, = BrF} + BriF;
AgF + BrFyF Agt + BrF,
BrF, + AgF Agt + BIF;

1

1

Reakcje zobojetnienia kwasow i zasad we wszystkich rozpuszczalnikach
autodysocjujacych przebiegaja analogicznie jak w rozpuszczalnikach proto-
nowych. Ich istota polega na polaczeniu sie kationéw rozpuszczalnika z jego
anionami i utworzeniu czasteczek rozpuszczalnika oraz na utworzeniu soli
z kationu zasady i anionu kwasu. Ponizsze réwnania przedstawiaja kilka
przyktadow reakcji zobojetniania, przebiegajacych w réznych rozpuszczalni-
kach:

w H,0: HCl + NaOH — NaCl + H,0

w cieklym NH,: 2NH,Br + Ca(NH,), — CaBr, + 4NH;
w ciektym SO,: SOCl, + Na,S50, — 2NaCl + 2SO,
w ciektym BrF,: BrF;"Sng‘ + Ag*BrF; — Ag*SbF; + 2BrF,

Inng analogia sa reakcje kwaséw z metalami, ktérych mechanizm we
wszystkich rozpuszczalnikach jest podobny — ma tu miejsce reakcja kwa-
sowo-zasadowa polaczona z procesem redukcji. Oto kilka przykladdow:

w H,0: Mg + 2H,0t* — Mg’*+ 2H,0 + H,
w cieklym NHy: Mg + 2NHf  — Mg?* + 2NH, + H,
w cieklym COCl,: Mg + 2COCI* — Mg’ + COCl, + CO
w cieklym N,0,: Mg + 2NO* — Mg’* + 2NO
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9.5.Teorla elektronowa Lewisa

Bardziej ogdlna niz w teorii Bronsteda i Lowry’ego definicje kwasu i za-
sady proponuje teoria Lewisa (1923), ktdra opisuje réwniez uktady nie za-
wierajace protonéw. Teoria ta nie przywiazuje takze znaczenia do tego, czy
substancje te reaguja z rozpuszczalnikiem. Jednoczesnie w1qze ona wiasci-
wosci kwasowo-zasadowe z budowa elektronowa zwiazkow WV $wietle teorii
Lewisa wiekszo$¢é reakcji chemicznych mozna rozpatrywaé jako oddzialy-
wania typu kwas-zasada. Wedlug teorii Lewisa kwasy definiowane sa jako
akceptory pary elektronowej, czyli substancje zdolne do jej przylaczenia
z utworzeniem trwalego wigzania koordynacyjnego. Zasada wedlug tej teorii
jest natomiast substancja, ktora spelnia role donora wspomnianej pary elek-
tronéw. Kwasami sa wiec: jon wodorowy H*, jony metali Me™, czasteczki
posiadajace jeden atom z niecalkowicie zapelniona walencyjna powloka elek-
tronowa (np. BF;, AICl), czasteczki posiadajace atom koordynacyjnie nie-
wysycony z niezapelnionymi orbitalami d (np. SnCl,, SiF,, SbF;), atomy
siarki i tlenu zawierajace sze$¢ elektrondéw walencyjnych, kationy bedace
posrednimi produktami reakcji (jon karboniowy — RCHF, jon nitroniowy —
NOZ, jon acyliowy R—CO"). Zasadami natomiast sa czasteczki o zapel-
nionych orbitalach, ktdére nie tworza wiazai kowalencyjnych (H,O, NHj),
aniony o charakterze ligandowym (F~, CI", OH") oraz czasteczki o spolary-
zowanych wiazaniach wielokrotnych, w ktérych atom bardziej ujemny ma
charakter zasady Lewisa (CH,=CH,, R—CO—R). W tym przypadku atom
bardziej dodatni spelnia role kwasu Lewisa, a o ostatecznych wlasciwosciach
takiej czasteczki decyduja wilasciwosci kwasowo-zasadowe partnera reakcji.
Ponizej podano przyktadowo szereg reakcji przebiegajacych miedzy kwasami
i zasadami Lewisa:

kwas zasada produkt
H* + :CI" =2 HCl

H* + :NH, 2 NHf

H* + :OH- 2 H,0

Agt  + 2(:NH;) = Ag(NH,);
BF; + :NH, 2 H,NBF,
AlCl; + :CI = AlCIL
SiFy, 4+ 2(:F) 2 SiF¥
SnCl, + 2(:CI') = SnCl¥

S + :S* 2 S

NOFf + C.Hq 2 C¢H¢NOF — C.H;NO,
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Latwo zauwazy¢, ze kwasy protonowe Bronsteda nie sa kwasami w sen-
sie definicji Lewisa. Sa one produktami reakcji (zwiazkami komplekso-
wymi, kompleksami kwasowo-zasadowymi) miedzy jonem wodorowym H*
(kwas Lewisa) a reszta kwasowa, (zasada Lewisa). Natomiast kazda zasada
Bronsteda moze si¢ laczyé z jonem wodorowym (protonem) — jest zatem
zasada takze w sensie teorii Lewisa.

Rozpatrujac reakcje protolizy chlorowodoru w wodzie:

HCl + H,0 — H,0* + CI

tatwo dojdziemy do wniosku, ze w teorii Lewisa jest ona przykladem wy-
pierania z kompleksu kwasowo-zasadowego HCI stabej zasady (Cl") przez
mocniejsza, zasade H,O. Natomiast reakcja:

2H* + Ag(NH,)7 = Agt + 2NHF

2H,0* + Ag(NH,) = Ag(H,0); + 2NHf
przedstawia proces wypierania stabego kwasu Ag" przez mocniejszy
kwas H*.

Nie mozna jednak, tak jak to jest w teorii Bronsteda, uszeregowac kwa-
sow i zasad Lewisa wedlug jednolitej skali ich mocy. Jest to spowodowane
duza réznorodnoscia, typow reakcji kwasowo-zasadowych zgodnych z teoria
Lewisa i wieloma czynnikami wptywajacymi na powstanie wigzania koordy-
nacyjnego. Z tych powodow teoria Lewisa ma gtodwnie charakter jakosciowy.
Mozemy jedynie poréwnywaé moc kwaséw Lewisa w odniesieniu do okreslo-
nej zasady i odwrotnie. Przykladem moga byé kwasy Be?* i Cu®*, ktérych
moc poréownano wzgledem dwdch zasad F~ i NH;. Reakcja:

CuF* 4+ Be** — BeFt + Cu?*

wskazuje na to, ze kompleks BeF* jest mocniejszy anizeli kompleks CuF*,
a zatem jon Be’* jest mocniejszym kwasem Lewisa. Ale poréwnanie mocy
tych kwaséw w stosunku do innej zasady Lewisa, np. amoniaku, dowodzi
juz, ze mocniejszym kwasem jest tym razem jon Cu’* (tworzy mocniejszy
kompleks z amoniakiem). Swiadczy to o tym, ze skale mocy kwaséw dla
réznych zasad sa wzgledem siebie nieporéwnywalne.

9.6. Teoria twardych i miekkich kwasdow i zasad Pearsona
W 1963 roku Pearson, analizujac wzajemne powinowactwo kwaséw i za-

sad Lewisa stwierdzil, ze mozna je podzieli¢ na dwie grupy: kwasy i zasady
twarde oraz kwasy i zasady miekkie. Jednoczesnie, na drodze empirycznej,
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sformutowal regule mdwiaca, ze twarde kwasy najchetniej wchodza w re-
akcje z twardymi zasadami, a miekkie kwasy z miekkimi zasadami. W ten
sposob mozliwe stalo sie dokladniejsze przewidywanie kierunku przebiegu
reakcji kwasowo-zasadowych w sensie teorii Lewisa. Zasadniczymi czynni-
kami charakteryzujacymi i odrdézniajacymi obie grupy kwaséw sa:

— polaryzowalnosé¢ czasteczek, czyli zdolno$é ich walencyjnych powlok
elektronowych do deformacji w zewnetrznym polu elektrycznym partnera,
reakcji, : _

— rozmiary atomow spelniajacych role akceptora pary elektronowej
w czasteczce kwasu, a role donora w czasteczce zasady Lewisa.

Miegkkie kwasy i miekkie zasady posiadaja elektrony walencyjne tatwo
polaryzowalne lub latwo usuwalne. Atomy donora i akceptora maja duze
rozmiary, a roznica elektroujemnosci miedzy nimi jest niewielka. Migkkie
kwasy ulegaja tatwo redukcji, a miekkie zasady utlenieniu. W przypadku
twardych kwasow i twardych zasad ich elektrony walencyjne sa mocno zwia-
zane z jadrem, zatem s trudno usuwalne i charakteryzuja sie mala pola-
ryzowalnosciag. Atomy donorowe i akceptorowe twardych zasad i twardych
kwasdw réznia, sie znacznie elektroujemnoscia.

Przyklady twardych i miekkich kwaséw oraz zasad podano w tabeli 9.3.

Granica miedzy poszczegdlnymi grupami nie jest ostra, w zwigzku
z czym mozna wyrozni¢ kwasy i zasady o charakterze posrednim.

Tabela 9.3. Przyklady twardych i miekkich kwasdéw i zasad

Twarde Miegkkie Posrednie
kwasy
HY, Lit) Nat, Kt, Be’t, | Cut, Ag", Aut, P, | Fe?*, Co®*, Ni?t, Cu®™,
Mg”, Ca”, Sr2+, Cd“, PtH, ng"', Zn2+, Pb2+, Sn2+, Sb3+,
Mn?t, APRY, Lat, Cr®F, | BH;, GaCly, IY, Brt, | Bi®*, Ir®t) B(CH,),,
Co®*, Fedt, As®t) Sitt, RO*, 1,, Bry, atomy | SO,, R;C*, C.HY

Ti**, BF3, B(OR),, BCl,, | metali
AI(CH,),, AICl,, AlH,,
SO,, I'*, I**, C1I"*, RCOT,
CO,, HX (np. HCI)

zasady
H,0, OH", F~, CH,COO", |R,S, RSH, RS, I, C¢HsNH,, CsH;N, N3,
SCN™, PO%", SO%, Cr, SCN™, S,037, RyP, Br, SO, N,

CO0j7, Cl0;, NO;, ROH, | (RO),P, CN™, RNC,
RO7, R,0, NH;, RNH,, CO, C,H,, CsHg, H,
N2H4 R_ #J

R oznacza grupe alkilowa, taka jak np. —CHj, —C,H;.
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Teoria Pearsona pozwala na przewidywanie przebiegu reakcji chemicz-
nych i ttumaczy szereg prawidlowosci. Swiadcza o tym nastepujace przy-
klady:

1) reakcja zachodzaca w $rodowisku niewodnym

BF,H- + BH,FF — BF, + BH;
przebiega w podanym kierunku dlatego, ze twardy kwas BF; preferuje
twardg zasade F~ (BF3;+F —BF;), a miekka zasada H™ chetniej reaguje
z miekkim kwasem B,H; (B,Hs+2H —2BH); ‘

2) fakt, ze w niektérych kompleksach jonéw metali z jonami tiocyjania-
nowymi (SCN™) wiazanie metal-ligand tworzy si¢ poprzez atom azotu (np.
Fe**-NCS™), a w innych poprzez atom siarki (np. Aut-SCN~), mozna wy-
thumaczyé tym, ze twardy kwas (Fe®*) ma wigksze powinowactwo do atomu
azotu majacego charakter twardej zasady, a migkki kwas (Aut*) do miekkiej
zasady;

3) wapri i magnez wystepuja w przyrodzie gléwnie jako weglany (za-
sady twarde), a miedz i rte¢ (miekkie kwasy) w postaci siarczkéw (miekka
zasada).

Teoria twardych i miekkich kwasdéw oraz zasad jest czesto oznaczana
skrétem HSAB (Hard and Soft Acids and Bases — twarde i miekkie kwasy
i zasady).

9.7. Teoria Usanowicza

Rozwdj teorii kwaséw i zasad zmierzal zawsze w kierunku objecia tymi
przeciwstawnymi pojeciami maksymalnie wiele procesow chemicznych. Te
warunki spelnia chyba najbardziej ogdlna z dotychczasowych teorii, a mia-
nowicie teoria Usanowicza (1939), obejmujaca niemal wszystkie rodzaje re-
akcji chemicznych. W teorii tej kwas jest definiowany jako kazda substancja
zdola do odszczepienia kationdw, przylaczenia anionéw lub elektronow. Za-
sada natomiast jest kazdy zwiazek chemiczny, ktdry jest w stanie przylaczyc
kationy oraz odszczepié¢ aniony albo oddawaé elektrony. Pojecia te najlatwiej
jest przesledzi¢ na przykladach reakcji napisanych analogicznie jak w teorii
Bronsteda i Lowry’ego:

kwas; + zasadag 2 zasada, + kwas,

HCl + H,0 = CI + H,0*
CH,I + NH(CHj;), =& I + NH(CH,)7
Fe(CN); + 3KCN = Fe(CN)}y + 3K*

Cl, + 2Na =2 20I + 2Nat
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Reakcje te obrazuja przeniesienie od kwasu; do zasady, kolejno protonu
(H*), kationu (CHZ), anionu (CN~) oraz elektronu (e™).

Podsumowujac rozwazania dotyczace omowionych powyzej teorii kwa-
sow i zasad mozna powiedziel, ze teorie najbardziej ogdlne obejmuja naj-
wiecej réznorodnych proceséw chemicznych, ale jednoczes$nie wiasnie z tego
powodu traca walor klasyfikacyjny teorii prostszych. Zaleta teorii prostszych
jest mozliwos¢ ilosciowego ujecia proceséw kwasowo-zasadowych, co z ko-
lei trudne jest do osiagniecia w teoriach ogdlniejszych. W praktyce bardzo
czesto nasze rozwazania ograniczaja sie do roztworéow wodnych i wowczas
najbardziej przydatna i zarazem wystarczajaca, jest teoria Bronsteda.

Pytania

1. Czy na podstawie znanej wartosci stalej dysocjacji kwasu mozna obli-
czy¢ stalg dysocjacji zasady sprzezonej z kwasem?

2. Wyjasnij pojecie iloczynu jonowego rozpuszczalnika amfiprotycznego.

3. Jak w oparciu o teorie Pearsona mozna przewidywad kierunek reakcji
w ukladach kwasowo-zasadowych Lewisa?

4. Wyjasnij pojecia rozpuszczalnika rdéznicujacego i rozpuszczalnika wy-
rownujacego.

5. Czy kwasy i zasady w sensie teorii Lewisa s3 takze kwasami i zasadami
Bronsteda?
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