KÉMIAI EGYENSÚLY
Nagyon sok kémiai reakció nem megy teljesen végbe, a reagáló anyagok csak részben alakulnak át termékké. A reakciótér adott arányban egyaránt tartalmaz kiindulási anyagot és végterméket adott hőmérséklet és nyomás esetén. Az anyagkoncentrációk időbeli változatlansága azonban nem azt jelenti, hogy a kémiai reakció befejeződött, hanem azt, hogy az előremenő kémiai reakció (kiindulási anyagok → végtermékek) sebessége megegyezik a visszaalakulási (végtermékek → kiindulási anyagok) reakció sebességével, azaz a reakció egyensúlyi állapotba jutott. Az egyensúlyt dinamikus egyensúlynak kell tekinteni, hiszen a kémiai reakciók továbbra is folytatódnak.
Az ammónia nitrogénből és hidrogénből való szintézise egyensúlyra vezető folyamat. A résztvevő anyagok koncentráció-idő függvénye a 3.1. ábrán látható. Az egyensúly beállta után a rendszerben makroszkópikus változás nem észlelhető.
[image: image1.png]Koncentrcio

az egyensiilyi allapotot





3.1. ábra. Az egyensúlyi állapot kialakulása a hidrogén és a nitrogén reakciójakor
A két ellenkező irányú reakciót egy egyenlettel írjuk le, de az egyenlet két oldala közé kettős nyilat tesznek.
N2 + 3 H2  [image: image2.bmp] 2 NH3
Egyensúlyi állandó     
Az egyensúlyi állapotba jutó reakciókat a kémiai egyensúlyi állandóval jellemezzük. Az alábbi
aA + bB [image: image3.bmp] cC + dD
általános reakció esetén adott hőmérsékleten a következő viszonynak kell állandónak lennie:
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A K állandót a reakció egyensúlyi állandójának nevezzük. Ha az egyensúlyban lévő rendszer bármely komponensének koncentrációja megváltozik, a többi komponens koncentrációjának is meg kell változnia, hogy K értéke változatlan legyen. Az egyensúlyi állandó kifejezés számlálójába mindig a termékek egyensúlyi koncentrációinak szorzatát írjuk a reakcióegyenletben megadott sztöchiometriai együtthatónak megfelelő hatványra emelve, és elosztjuk a kiindulási anyagok sztöchiometriai együtthatóinak megfelelő hatványra emelt egyensúlyi koncentrációinak szorzatával. Az egyensúlyi állandó dimenziómentes szám. A dimenziómentességet úgy érhetjük el, hogy a résztvevő anyagok koncentrációit elosztjuk a koncentráció egységgel. Ezáltal az egyensúlyi állandó értéke nem változik, de dimenziómentes lesz.
Az előző fejezetben megállapítottuk, hogy a reakció valamilyen irányú spontán lefolyásának feltétele a szabadentalpiaváltozás negatív előjele. Tehát csak egy irány lehetséges. Ugyanakkor pl. 700 °C-on, ha nitrogénből és hidrogénből indulunk ki, a reakció során ammónia képződik. Ugyanilyen hőmérsékleten, ha tiszta ammóniából indulunk ki, akkor nitrogén és hidrogén fog képződni. Ez csak úgy lehetséges, ha a szabadentalpia-függvénynek minimuma van (3.2. ábra).
[image: image5.png]eqyensiilyi llapot
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3.2. ábra. A szabadentalpia változása egyensúlyra vezető reakcióknál
Az ábrából látható, hogy megfelelő aktiválási entalpia felvételével a 2 → E irány és az l → E irány is negatív szabadentalpia változással jár, tehát a folyamat spontán végbemehet. A reakció E pontot elérve egyensúlyba jut.
Az egyensúlyi állandó nagysága pontosan tájékoztat a kémiai reakció végbemenetelének mértékéről.
GYAKORLAT Egyensúlyi koncentráció számítása I.
Számítsuk ki az egyensúlyi ózontartalmat az ózon bomlásánál 230 °C-on, ha az oxigén egyensúlyi koncentrációja 0,5 mol/dm3 és az egyensúlyi állandó K = 2,54*1012!
2 O3 [image: image6.bmp]  3 O2
Az egyensúlyi állandó definíciója szerint:
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GYAKORLAT Egyensúlyi koncentráció számítása II.
Számítsuk ki az atomos klór koncentrációját 25 °C-on, ha a molekuláris forma egyensúlyi koncentrációja 0,76 mol/dm3 és az egyensúlyi állandó K = 1,4 * 10-38!
Cl2  [image: image8.bmp]  2 Cl
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Az első példában K értéke nagy pozitív szám volt, amely azt jelentette, hogy az egyensúly beállta után alig maradt a kiindulási anyagból az ózonból. A második példában viszont az egyensúlyi állandó nagyon kicsi szám volt, azaz alig keletkezett termék.
A szabadentalpia és az egyensúlyi állandó kapcsolata

A standard szabadentalpiaváltozás egy teljesen végbemenő reakciónál ΔG0. Ha a reakció nem játszódik le teljesen, ΔG a standard szabadentalpiaváltozás. A kettő közötti kapcsolatot a
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összefüggés adja meg. R a gázállandó, T a hőmérséklet, Q a reakcióhányados, amelynek számítása megegyezik az egyensúlyi állandó számításával, csak egyensúlyi koncentrációk helyett tetszőleges koncentrációk szerepelhetnek. Az alábbi általánosan felírt reakció esetén

aA + bB [image: image13.bmp] cC + dD
a reakció hányados:
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  ahol  [A]a,  [B]b,  [C]c,  [D]d tetszőleges koncentrációk.
Egyensúly esetén (a tetszőleges koncentrációk lehetnek egyensúlyiak is) Q = K és ΔG = 0 tehát
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Az egyensúlyi állapotot mind ΔG0, mind K értékével jellemezhetjük. Egynél nagyobb K negatív ΔG0-nak felel meg, tehát a standard állapotú kiindulási anyagok a reakcióegyenletnek megfelelően önként haladnak az egyensúlyi helyzet felé. Ha az egyensúlyi állandó igen nagy, vagy igen kicsi szám, értékét legjobban ΔG0 értékéből számítással határozhatjuk meg.
Homogén kémiai egyensúlyok

Homogén egyensúlyoknál minden résztvevő anyag azonos fázisban van. Folyadék halmazállapotú anyagok közötti egyensúly jelzésére az egyensúlyi állandót c indexszel látjuk el (Kc) jelezvén, hogy az egyensúlyi állandóban az anyagkoncentrációt mol/dm3 egységben fejeztük ki. Az ecetsav és az etil-alkohol reakciója során etil-acetát és víz képződik. Az egyensúlyra vezető folyamat:
CH3COOH(l) + C2H5OH(l)  [image: image17.bmp] CH3COOC2H5(1) + H2O(1)
amelynek egyensúlyi állandója:
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Gázegyensúlyoknál a koncentráció helyett a parciális nyomás használatos, ugyanis egy gáz parciális nyomása egyenesen arányos a mol/dm3-ben kifejezett koncentrációjával:
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ahol pgáz a gáz parciális nyomása, V a térfogata, ngáz a gáz mólszáma, R a gázállandó, T pedig a hőmérséklet.
A gázegyensúlyokra felírt egyensúlyi állandót p indexszel látjuk el jelezvén, hogy a kifejezés parciális nyomásokat tartalmaz. Például az ammónia-szintézis egyensúlyi állandója:
N2 + 3 H2  [image: image21.bmp] 2 NH3
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alakban írható fel. A két egyensúlyi állandó közötti összefüggés:
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egyenlettel fejezhető ki, ahol Δn a reakcióban bekövetkező mólszámváltozás. A Kp megadása esetén azonban jelezni kell, hogy milyen nyomásegységet használtunk a kiszámításánál.
GYAKORLAT Homogén egyensúlyi állandó számítása
Az alábbi reakcióegyenlettel felírt egyensúlyi folyamat vizsgálatánál 230 °C-on a következő egyensúlyi koncentrációkat mérték: [NO] = 0,0542 mol/dm3, [O2] = 0,127 mol/dm3, [NO2] = 15,5 mol/dm3.
2 NO(g) + O2(g)  [image: image24.bmp] 2 NO2(g)
Számítsuk ki a Kc és Kp egyensúlyi állandókat a megadott hőmérsékleten!
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Az egyensúlyi állandó dimenziómentes szám a koncentráció egységgel való osztás miatt.
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Heterogén egyensúlyok

Heterogén egyensúlyok esetén az egyensúlyban résztvevő anyagok közül legalább egy eltérő fázisban van a többitől. A kalcium-karbonát hevítésekor az alábbi egyensúly alakul ki:
CaCO3(s)  [image: image27.bmp] CaO(s) + CO2(g)
A két szilárd anyag CaO és CaCO3 halmazállapota eltér a szén-dioxidétól, tehát az egyensúly heterogén. A heterogén egyensúlyi állandó felírásához azonban be kell vezetnünk az aktivitás fogalmát. Az aktivitás (a) a koncentráció [mol/dm3] és az aktivitási koefficiens (γ) szorzata. 
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Az aktivitás használatára azért kerül sor, mert az oldatban lévő molekulák nagy koncentrációban zavarják egymást és nem úgy viselkednek, mint híg oldatokban, ahol viszonylag távol vannak egymástól. Ebből következik, hogy híg oldatoknál az aktivitás helyett koncentrációkkal számolunk. Híg oldatoknál az aktivitási koefficiens értéke γ ≈ 1. Az aktivitási koefficiens értelmezési tartománya egyébként ( 0 – 1) között helyezkedik el a koncentrációtól függően. 
A heterogén egyensúlyok esetén a szilárd anyag koncentrációja nem értelmezhető, így  tiszta szilárd anyag koncentrációi helyett aktivitásokkal számolunk, amelynek értéke definíció szerint 1.  Így:
[image: image29.png]CaCoz = Ca0+COy
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GYAKORLAT Heterogén egyensúlyi állandó számítása
A kalcium-karbonát bomlásakor 800 °C-on a szén-dioxid nyomása 0,236 bar. Számítsuk ki Kp és Kc értékét, ha R= 0,082 dm3bar/(mol K)!
Kp = pszén-dioxid = 0,236
Kp = Kc*(R*T)Δn
Δn = 2 - 1
0,236= Kc * (0,082 * 1073)

Kc = 2,86 * 10-3
GYAKORLAT Egyensúlyi koncentrációk számítása kiindulási koncentrációból
Az N2O4 [image: image30.bmp] 2 NO2 átalakulás egyensúlyi állandója 22 °C-on Kc = 4,66 * 10-3. Egy 1 dm3-es edénybe beinjektálunk 0,8 mol N2O4-t. Számítsuk ki az egyensúly beállása utáni anyag koncentrációkat!

N2O4 
2NO2
Kezdeti állapot:
0,8 mol
0,0 mol
Átalakult mennyiség:
x mol
2 x mol
Egyensúlyi anyagmennyiség:
(0,8 - x) mol
2 x mol
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x1 = 3 * 10-2

 x2 = - 3,11 * 10-2
értelemszerűen

[NO2] = 2 x1 = 6,0 * 10-2 mol
[N2O4] = (0,8 - x) = 0,77 mol
A sebességi egyenlet és a kémiai egyensúlyi állandó közötti kapcsolat

Vizsgáljuk meg az 
A + 2B [image: image32.bmp] AB2
egyensúlyra vezető kémiai reakciót. Az egyensúly feltétele, hogy az átalakulás reakciósebessége egyezzen meg a visszaalakulás sebességével. Tételezzük fel, hogy a felírt reakció elemi reakció, tehát:
átalakulás sebessége: 
va = - ka [A][B]2
visszaalakulás sebessége: 
vv = - kv [AB2]
egyensúlyban: 
va = vv
ka [A][B]2 = kv [AB2]
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A ka és kv a reakciót jellemző sebességi állandók, amelyek hányadosa szintén állandó, és tulajdonképpen Kc-vel egyenlő. Az egyensúlyi állandó értelmezése szerint ugyanezt a kifejezést kell felírni, ha a fenti reakció nem elemi reakció. Látszólag ellentmondásba kerültünk, mivel tudjuk, hogy a sebességi egyenlet nem írható lel a reakcióegyenletből, ugyanakkor az egyensúlyi állandó megadásánál a reakcióegyenlet együtthatóit használjuk a kitevőkben. Úgy tűnik, mintha a sebességi egyenlet felírható lenne a sztöchiometriai egyenlet alapján, még akkor is, ha az nem elemi reakció. Változatlanul igaz az a korábbi megállapítás, hogy a sebességi egyenlet csak akkor írható fel a sztöchiometriai egyenlet alapján, ha a reakció elemi reakció, ugyanakkor az is igaz, hogy az egyensúlyi állandó mindig felírható a reakcióegyenlet alapján. Ennek az az oka, hogy minden összetett kémiai reakció elemi reakciókból tevődik össze, és egyensúlyban az egyes elemi reakciók is egyensúlyban vannak. Ennek bizonyítására tételezzük fel, hogy az előbbi reakció összetett és két lépésből áll. Mint említettük, egyensúly esetén az elemi reakciók is egyensúlyban vannak:
Első lépés:

2B [image: image34.bmp] B2
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Második lépés:
A + B2 [image: image36.bmp] AB2
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Szorozzuk össze a két egyensúlyi állandót, az eredmény szintén konstans lesz, és az összetett reakció egyensúlyi állandóját kapjuk:
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Tehát helyesen jártunk el akkor, amikor az egyensúlyi állandó felírásakor a sztöchiometriai egyenletből indultunk ki.
Az egyensúlyi állapotot befolyásoló tényezők

Az egyensúlyi állapotba jutott kémia reakcióknál a kiindulási anyagok és a végtermékek egyaránt jelen vannak. Nagyon sok esetben kedvező lenne, ha a számunkra kívánatos irányba tudnánk eltolni az egyensúlyt. Például, ha egy korróziós termék az egyensúlyi folyamat eredménye, célszerű lenne a folyamatot a tiszta fém képződésének irányába eltolni.
Az egyensúlyban lévő anyagok koncentrációját sok esetben igen tág, határok között tudjuk megváltoztatni a Le Chatelier - Brown-elv ismeretében, amely kimondja, hogy ha egyensúlyban lévő rendszert külső hatás ér, az egyensúly olyan irányba tolódik el, amelyben a rendszer a külső hatást csökkenteni tudja. A külső hatások a reakciósebességet befolyásoló tényezők. Ide tartozik a koncentráció, gázok esetén a nyomás, valamint a hőmérséklet megváltoztatása. A katalizátor azonban nem változtatja meg az egyensúlyi helyzetet csak az egyensúlyi helyzet elérését gyorsítja meg.
Koncentrációváltozás az egyensúlyi rendszerben
A különböző észterek (pl. oldószerek, aromaanyagok) előállítása fontos ipari folyamat, amely egyensúlyra vezet és az észter koncentrációja sok esetben nem éri el a kívánt mennyiséget.
alkohol + sav [image: image39.bmp] észter + víz
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A kérdés az, hogyan tudnánk növelni az észter mennyiségét. Az egyik lehetőség, hogy a kiindulási anyagok közül az egyiket, általában az olcsóbbat, a sztöchiometriai mennyiséghez képest nagy feleslegben alkalmazzuk. Az egyensúlyi állandó kifejezésében ezáltal pl. a sav koncentrációja megnő, a sztöchiometriai mennyiségeknek megfelelő egyensúlyi állapotot megzavartuk, tehát a rendszerben a Le Chatelier-elv alapján olyan folyamat indul meg, amely a külső hatást kompenzálni tudja. Az egyensúlyi állandó csak akkor tudja felvenni az adott hőmérsékletnek megfelelő értékét, ha a sav és az alkohol koncentrációja csökken, a nevező ezáltal csökken, és az észter és a víz koncentrációja növekszik, a számláló értéke nő. Megindul a kémia reakció a termékképződés irányába, és addig tart, amíg Kc felveszi az egyensúlyi értéket.
Ugyancsak a termékképződés irányába tolhatjuk el a reakciót, ha a termékek közül valamelyiket pl. desztillációval folyamatosan elvonjuk az egyensúlyi elegyből. Az egyik termék folyamatos eltávolításával a rendszer csak úgy képes fenntartani az egyensúlyi állandó értékét, ha folyamatosan átalakítja a kiindulási anyagokat. Ezzel a módszerrel gyakorlatilag teljes átalakítást tudunk elérni.
Nyomásváltozás hatása az egyensúlyi rendszerre
A nyomás változtatása csak abban az esetben hat az egyensúlyi rendszerre, ha valamelyik komponens gázhalmazállapotú. A nyomásváltozás nincs hatással az olyan egyensúlyi rendszerekre, ahol a gázhalmazállapotú anyagok reakcióját nem kíséri mólszámváltozás.
Ha A, B és C gázhalmazállapotú, a nyomás megváltoztatása nem befolyásolja az egyensúlyi az A + B [image: image41.bmp] 2 C rendszert
Más a helyzet a 2 A + B [image: image42.bmp] 2 C reakciónál. A nyomás növekedésére az egyensúlyi rendszer úgy reagál, hogy a külső hatást csökkenteni akarja, tehát a reakció a csökkenő mólszám irányába fog eltolódni amíg az egyensúlyi nyomás újra be nem áll. Ezért kell például az egyensúlyra vezető ammónia szintézisnél N2 + 3 H2 [image: image43.bmp] 2 NH3   nagy nyomást alkalmazni. A nyomás csökkentésével az ammónia bomlásának irányába tolnánk el a folyamatot.
Hőmérsékletváltozás hatása az egyensúlyi állandóra
Az előző hatásokkal ellentétben, amikor az egyensúlyi állandó nem változott, a hőmérsékletváltozás az egyensúlyi állandó értékét is megváltoztatja. Ha egy egyensúlyba jutott rendszer hőmérsékletét csökkentjük, a rendszer a hőmérséklet csökkenését csak úgy tudja kompenzálni, ha a reakció exoterm irányba tolódik el. Hőmérséklet növekedése az egyensúlyi rendszert mindig az endoterm reakció irányába mozdítja el.
A hőmérséklet változásával azonban az egyensúlyi állandó is egy új, a megváltozott hőmérsékletnek megfelelő állandó értéket fog felvenni.
Sav-bázis egyensúlyok vizes oldatban

A Brönsted féle sav-bázis elmélet alapján savnak tekintünk minden olyan molekulát vagy iont, amely protont tud átadni egy másik molekulának vagy ionnak. A Brönsted sav általános jelzése a HA, bázis jelzésére a B-t használjuk.
Egy HA sav képes protont átadni a víznek:
HA + H2O [image: image44.bmp] H3O+ + A-
és B bázis proton felvételére hajlamos a vízben:
H2O + B [image: image45.bmp] BH+ + OH-
Az elmélettel a sav-bázis közömbösítési reakciók a
H3O+ + OH [image: image46.bmp] 2 H2O

egyenletre egyszerűsödnek le.
Ionizációs állandó vagy disszociációs egyensúlyi állandó

A protonleadás, illetve -felvétel sok esetben egyensúlyra vezető folyamat, amely egyensúlyi állandóval jellemezhető.
Egy HA sav vízben az alábbi egyensúlyt valósíthatja meg:

HA + H2O [image: image47.bmp] H3O+ + A-
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][

[

]

][

[

2

3

O

H

HA

O

H

A

K

c

+

-

=


Híg oldatban a sav mennyisége elenyészően kevés a víz koncentrációjához képest, így [H2O] nagy mennyiségű vizet jelöl. A nagy mennyiségű tiszta víz aktivitását definíció szerint egynek tekintjük, így a felírt egyensúlyi állandó az alábbiak szerint módosul.
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Az előbbi egyensúlyi állandó savra vonatkozik, így Kc helyett Ks megjelölést alkalmazunk, jelezvén, hogy sav disszociációs vagy ionizációs egyensúlyi állandójáról van szó. 
A savak ionizációs vagy disszociációs egyensúlyi állandója adott hőmérsékleten táblázatokban találhatók meg. Például az ecetsav disszociációs egyensúlyi állandója:
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Sok esetben a kis számok miatt a pKs = - lgKs értéket adják meg, amely jelen esetben pKs = lg 1,85 * 10-5 = 4,74.
Egy bázistartalmú vizes oldatban az alábbi egyensúly lehetséges:
H2O + B [image: image51.bmp] BH+ + OH-
Az előzőekhez hasonlóan definiálhatjuk a bázis ionizációs állandóját:
Kb = Kc
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A lehetséges kis számokra tekintettel itt is definiálhatjuk pKb = - lgKb értékét.
Erős savak, erős bázisok, gyenge savak és gyenge bázisok

Egy sav erősségét a protonleadó képessége határozza meg. Az erős savak molekulái vízben gyakorlatilag teljesen ionizálódnak. Gyenge savak molekuláinak egy része vizes oldatban is molekuláris formában marad.
Erős bázisok esetén a báziserősséget a protonfelvevő képesség határozza meg. Erős bázisok vizes oldataiban a bázis molekulái protonáltak. Gyenge bázisok vizes oldataiban a bázis molekulái azonban nem protonált formában is megtalálhatók.
A savak, bázisok erősségét az ionizációs állandó nagysága adja meg. Minél nagyobb egy sav vagy bázis ionizációs állandója, annál erősebb a sav vagy a bázis. A 3.I. táblázatban néhány ismert sav a 3.II. táblázatban néhány ismert bázis disszociációs állandója és a disszociációs állandó alapján számítható pK értékek láthatók.
3.I. táblázat Néhány sav ionizációs állandója 25 °C-on
	Sav
	Disszociációs egyensúlyi reakció
	Ks
	pKs

	sósav
	HC1 + H2O [image: image53.bmp] H3O+ + Cl-
	∞
	

	kénsav
	H2SO4 + 2 H2O [image: image54.bmp] 2 H3O+ + SO42+
	∞
	

	salétromsav
	HNO3 + H2O [image: image55.bmp] H3O+ + NO3-
	∞
	

	triklórecetsav
	CCl3COOH + H2O [image: image56.bmp] H3O+ + CC13COO-
	3,0 * 10-1
	0,52

	kénessav
	H2SO3 + H2O [image: image57.bmp] H3O+ + HSO3-
	l,6 * 10-2
	1,79

	foszforsav
	H3PO4 + H2O [image: image58.bmp] H3O+ + H2PO4-
	7,6 * 10-3
	2,12

	tejsav
	CH3CH(OH)COOH + H2O [image: image59.bmp] H3O+ + CH3CH(OH)COO-
	8,4 * 10-4
	3,08

	hangyasav
	HCOOH + H2O [image: image60.bmp] H3O+ + HCOO-
	1,8 * 10-4
	3,75

	benzoesav
	C6H5COOH + H2O [image: image61.bmp] H3O+ + C6H5COO-
	6,5 * 10-5
	4,19

	ecetsav
	CH3COOH + H2O [image: image62.bmp] H3O+ + CH3COO-
	1,8 * 10-5
	4,75

	szénsav
	H2CO3 + H2O [image: image63.bmp] H3O+ + HCO3-
	4,3 * 10-7
	6,37

	hipoklórossav
	HClO + H2O [image: image64.bmp] H3O+ + ClO-
	3,0 * 10-8
	7,53

	ciánsav
	HCN + H2O [image: image65.bmp] H3O+ + CN-
	4,9 * 10-10
	9,31

	fenol
	C6H5OH + H2O [image: image66.bmp] H3O+ + C6H5O-
	1,3 * 10-10
	9,88


3.II. táblázat Néhány bázis ionizációs állandója 25 °C-on
	Bázis
	Disszociációs egyensúlyi reakció
	Kb
	pKb

	lítium-hidroxid
	LiOH [image: image67.bmp] Li+  + OH-
	∞
	

	nátrium-hidroxid
	NaOH [image: image68.bmp] Na+  + OH-
	∞
	

	kálium-hidroxid
	KOH [image: image69.bmp] K+ + OH-
	∞
	

	trietilamin
	(C2H5)3N + H2O [image: image70.bmp] OH- + (C2H5)3NH+
	1,0 * 10-3
	3,00

	etilamin
	C2H5NH2 + H2O [image: image71.bmp] OH- + C2H5NH3+
	6,5 * 10-4
	3,19

	metilamin
	CH3NH2 + H2O [image: image72.bmp] OH- + CH3NH3+
	3,6 * 10-4
	3,44

	ammónia
	NH3 + H2O [image: image73.bmp] OH- + NH4+
	1,8 * 10-5
	4,74

	nikotin
	C,oH„N2+H2O [image: image74.bmp] OH- + C10H14N2H+
	1,0 * 10-6
	6,00

	piridin
	C5H5N + H2O [image: image75.bmp] OH- + C5H5NH+
	1,8 *10-9
	8,75


A táblázatokban minél nagyobb Ks illetve Kb értéke, annál erősebbnek tekintjük a savat, illetve a bázist. Más szóval a savak, bázisok erősségét disszociációs képességük határozza meg. A savak közül három erős savat kell megjegyeznünk; a kénsavat, sósavat és a salétromsavat bázisok azaz lúgok közül  három erős bázisnak tekinthető; a litium-hidroxid, kálium-hidroxid és a nátrium-hidroxid. Ezek a savak és lúgok vízben molekuláris formában nem léteznek, mert disszociációjuk teljes mértékben megvalósul, azaz K = ∞
A víz disszociációja és a pH fogalma

A 3.I. és 3.II. táblázatok disszociációs reakcióiból látható, hogy a víz egyszer savként (NH3 + H2O [image: image76.bmp] OH- + NH4+), egyszer pedig bázisként viselkedik (HCl + H2O [image: image77.bmp] H3O+ + Cl-). Ezt a kettős jelleget saját magával szemben is megőrzi a következő reakció szerint:
H2O + H2O  [image: image78.bmp] H3O+ + OH-
amelyet egyszerűsítve H2O [image: image79.bmp] H+ + OH- alakban is felírhatunk. A hidroxónium-ion H3O+, illetve a H+ hidrogénion kifejezés egymással egyenértékű. A H3O+ kifejezés pontosabb, mivel a vízben a proton a H+ ion nem jelenik meg önállóan.
GYAKORLAT A víz disszociációs egyensúlyi állandójának számítása termodinamikai adatokból
Számítsuk ki a víz disszociációs állandóját 25 °C-on az alábbi termodinamikai adatokból!

R = 8,314 J/(K*mol)
	anyag
	ΔG0 kJ/mol

	H+ vízben
	0

	OH- vízben
	- 157,13

	H20(l)
	- 236,96


A reakció standard szabadentalpia változása: ΔG0 = 79,83 kJ/mol.
ΔG0 = -RT lnKc
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Kc = e-32,2 


ln Kc = -32,2
Kc = 10-14
A víz disszociációs egyensúlyi állandójára felírt
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kifejezésben a [H2O] a tiszta vizet jelenti, így aktivitása egy, tehát a kifejezés az alábbiak szerint módosul:
Kv = [H+][OH-] = 1,0 * 10-14
ahol Kv a víz ionszorzat. A víz ionszorzat értéke alapján megállapíthatjuk, hogy 25 °C-on a desztillált víz hidrogénion-koncentrációja 10-7 mol/dm3, a hidroxidion​-koncentráció szintén 10-7 mol/dm3. A víz ionszorzat állandó jellege miatt, ha az egyik komponens koncentrációja változik, a másik komponensnek is változnia kell.
A 10-7 mol/dm3 koncentráció szinte elhanyagolhatóan kicsinek tűnik, mégis rendkívül jelentős minőségi változások következhetnek be egy kémiai folyamatban, ha a hidrogénion-koncentráció pl. 10-8 mol/dm3-ről 10-5 mol/dm3-re változik. A nagy negatív kitevőjű számokkal elég nehéz dolgozni, továbbá a minőségi változásokat célszerűbb kisebb, könnyebben megjegyezhető számokhoz kötni, ezért megalkották a pH fogalmát, amely a hidrogénion-koncentráció negatív logaritmusa:
pH = - lg[H+]
Hasonlóan definiálhatjuk a hidroxidion-koncentrációra vonatkozó pOH-t:
pOH = - lg[OH-]

A kettő összegére érvényes az alábbi összefüggés:
pH + pOH = 14

A fentiek alapján definálhatjuk a pH skálát, amelynél

0 < pH < 7
savas tartomány, a savas jelleg a pH csökkenésével nő,

pH = 7
semleges oldat

7 < pH < 14
lúgos tartomány, a lúgos jelleg a pH növekedésével nő.
GYAKORLAT Erős savak, bázisok vizes oldatainak pH számítása
Számítsuk ki az alábbi oldatok pH értékét!

a.) 0,01 mol/dm3 HCl vizes oldata

b.) 0,05 mol/dm3 H2SO4 vizes oldata
c.) 0,01 mol/dm3 KOH vizes oldata

a.) A sósav erős sav, vízben teljesen disszociál


HCl
→
H+
+
Cl-

1 mol
→
1 mol


egy mól sósavból 1 mól H+ ion képződik

0,01 mol
→
0,01 mol

az 1 dm3-ben lévő 0,01 mól sósavból arányosan







kevesebb, 0,01 mól H+ ion képződik
A pH a hidrogénion-koncentráció [mol/dm3] negatív előjelű logaritmusa, így

pH = - lg[0,01] = 2
b.) A kénsav szintén erős sav, de 1 mol kénsav teljes disszociációjakor 2 mol H+ ion képződik.

H2SO4
→
2H+
+
SO42-

1 mol
→
2 mol


0,05 mol
→
0,1 mol
pH= - lg[0,1] = 1
c.) Lúgos oldatban a pH-t csak közvetetten tudjuk számítani. A kálium-hidroxid erős bázis, teljesen disszociál:


KOH
→
K+
+
OH-

1 mol
→
1 mol


0,01 mol
→
0,01 mol
pOH = - lg[OH] = -lg[0,01] = 2

a pH + pOH =14 összefüggésből pH = 12
GYAKORLAT Gyenge sav vizes oldatának pH számítása
A 0,01 mol/dm3 ecetsav oldatban az ecetsavmolekulák 4,2 %-a ionizálódik. Számítsa ki a disszociációs egyensúlyi állandót és az oldat pH-ját.
1 dm3 oldatban
CH3COOH
[image: image83.bmp]
H+
+
CH3COO-
kiindulási állapot:
0,01 mol
0 mol
0 mol
egyensúlyi állapot:
(0,01 - 0,01 * 0,042 )mol
0,01 * 0,042 mol
0,01 * 0,042 mol

Egyensúlyi állapotban a 0,01 mol ecetsav molekula 4,2 %-a elbomlik, így a megmaradó mennyisége (0,01 - 0,01 * 0,042) mol. A reakcióegyenletből azt látjuk, hogy 1 mol ecetsavból 1 mol H+ ion és 1 mol CH3COO- (acetátion) képződik, tehát az elbomlott
0,01 * 0,042 mol ecetsavból ugyanennyi mol hidrogénion és acetátion keletkezik.
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Az oldat pH-ja:

pH = - lg[4,2 * 10-4] = 3,38
GYAKORLAT Adott lúgosságú víz előállítása
Számítsa ki, hogy 2 m3 pH = 12-es víz elkészítéséhez hány kg nátrium-hidroxid szükséges. Moltömeg NaOH = 40.
A pH+ pOH = 14 összefüggés alapján pOH = 14 - 12= 2.

A pOH = 2 azt jelenti, hogy a víz OH- ion koncentrációja 10-2 mol/dm3.

2 m3 esetén az OH- ionok mennyisége 2 * 103 dm3 * 10-2 mol/dm3 = 20 mol.

A nátrium-hidroxid, lévén erős bázis, teljesen disszociál és 1 mol NaOH-ból 1 mol OH- ion képződik.
NaOH → Na+ + OH-
20 mol OH- képződéséhez 20 mol NaOH, azaz 20 mol * 40 = 800 g, azaz 0,8 kg nátrium-hidroxid szükséges.
GYAKORLAT Szennyvíz semlegesítés
Számítsa ki, hogy 10 m3 pH = 2 szennyvíz semlegesítéséhez hány kg 5 tömeg%-os nátrium-klorid és 5 tömeg% vizet tartalmazó nátrium-hidroxid szükséges.
A pH = 2 azt jelenti, hogy a víz hidrogénion tartalma 0,01 mol/dm3.

10 m3 szennyvíz hidrogénion tartalma 10.000 dm3 * 0,01 mol/dm3 = 100 mol.

A H+ + OH- = H2O közömbösítési reakció alapján megállapítható, hogy a szükséges OH- ion mennyisége szintén 100 mol. A 100 mol OH- 100 mol NaOH-ban található. 1 mol NaOH = 40 g, tehát 100 mol NaOH megfelel 100 * 40 = 4000 g-nak. A nátrium-hidroxid azonban kétféle, a közömbösítés szempontjából nem aktív anyagot tartalmaz (5 % NaCl, 5 % víz), így a szükséges mennyiség 4000/0,9 = 4444 g, azaz 4,44 kg.
Sók sav-bázis tulajdonságai
A különböző sók vizes oldatait jellemző sav-bázis tulajdonságok ismerete rendkívül fontos az ilyen típusú vegyületekkel érintkező szerkezeti anyagok korróziója miatt. Például az ammónium-klorid tartalmú víz sokkal veszélyesebb a vasra, mint a nátrium-acetát vizes oldata. A magyarázatot a sók hidrolízise adja meg.
A hidrolízis a sók kationjainak és anionjainak reakciója vízzel, amely befolyásolja a vizes oldat pH értékét.
Semleges oldatokat képező sók
Az erős bázisokból és erős savakból képződő sók vizes oldatai pl. K2SO4, NaNO3, KC1, NaCl stb. semleges kémhatásúak, azaz pH = 7.
A sók sav és lúg reakciójakor képződnek. Írjuk fel a KCl képződését visszafelé azaz a KCl reakcióját vízzel.

KCl + H2O → KOH + HCl

Mivel a képződő kálium-hidroxid és sósav erős bázis és erős sav, tehát teljesen disszociálnak  KOH → K+ + OH-  illetve  HCl → H+ + Cl- a  képződő [H+] és [OH-] ionok mennyisége megegyezik, tehát a kémhatás semleges marad.
Savas oldatokat képező sók
Az erős savakból és gyenge bázisokból képződő sók vizes oldatai pl. (NH4)2SO4, CaCl2, MgNO3, stb. savas kémhatásúak, pH < 7.
Tételezzük fel az ammónium-klorid vízzel történő reakcióját: 
NH4C1 + H2O →  NH4OH + HCl
Képződött HCl erős sav, tehát teljesen disszociál. Az ammónium hidroxid azonban gyenge bázis, tehát csak részlegesen disszociál, így a képződő hidrogénion többlet növeli a víz [H+] koncentrációját, a pH csökken, az oldat savas lesz.
Lúgos oldatot képező sók
Az erős bázisokból és gyenge savakból képződő sók vizes oldatai pl. CH3COONa, Na2CO3, K3PO4 lúgos kémhatásúak lesznek pH > 7.
A nátrium- acetát vizes oldatában tételezzük fel az alábbi reakciót:
CH3COONa + H2O [image: image85.bmp]  NaOH + CH3COONH
Képződött NaOH erős lúg, tehát teljesen disszociál. Az ecetsav azonban gyenge sav, tehát csak részlegesen disszociál, így a képződő hidroxid ion többlet növeli a víz [OH-] koncentrációját, a pH nő, az oldat lúgos lesz.
FELADATOK
1. Írja föl az egyensúlyi állandó Kc értékét. Ha lehetséges adja meg Kp értékét is.
H2O(g) + CO2(g) [image: image86.bmp]H2(g) + CO(g)
PCl5(g) [image: image87.bmp]PCl3(g) + Cl2(g)
2 NaHCO3(s) [image: image88.bmp]Na2CO3(s) + CO2(g) + H2O(g)
2 CaSO4(s) [image: image89.bmp]2 CaO(s) + 2 SO2(g) + O2(g)
2 CO2(g) [image: image90.bmp]2 CO(g) + H2(g)
H2O(g) + C(s) [image: image91.bmp]2 CO(g)
Ni(s) + 4 CO(s)  [image: image92.bmp] Ni(CO)4(g)
2. A 2 HCl(g) [image: image93.bmp]H2(g) + Cl2(g) reakció egyensúlyi állandója 25 °C-on 4,17 * 10-34. Mekkora lesz az egyensúlyi állandója 25 °C-on a H2(g) + Cl2(g) [image: image94.bmp]2 HCl(g) reakciónak?
3. Egy gyenge sav híg vizes oldatában az alábbi egyensúly érvényes:
HA + H2O [image: image95.bmp] H3O+ + A-
Az egyensúlyi koncentrációk: [H3O+] = 0,027 mol/dm3, [HA] = 0,078 mol/dm3. Számítsa ki az ionizációs állandót!
4. Egy 0,01 mol/dm3 koncentrációjú gyenge sav 5,0 %-a ionizálódik.
HX + H2O [image: image96.bmp] H3O+ + X-
Számítsa ki a disszociációs állandót és az oldat pH értékét!
5. Az ecetsav és etilalkohol reakciója során etilacetát és víz képődik. Az egyensúlyi állandó 25 °C-on 4,0.
ecetsav + alkohol [image: image97.bmp] etilacetát + víz
Számítsa ki egy 2 mol/dm3 ecetsav és l mol/dm3 etilalkohol tartalmú kiindulási elegyben az egyensúly beállta utáni etilacetát koncentrációt.
6. Az étkezés után termelődő gyomorsav sósav koncentrációja 1,2 * 10-3 mol/dm3. Mekkora a gyomorsav pH értéke?
7. Döntse el, hogy az alábbi sók vizes oldatai közül melyik savas, melyik lúgos kémhatású!
KI, NH4F, CH3COOK, K3PO4, K2SO4, NaNO3, NH4NO3
8. Egy 0,05 mólos gyenge bázis vizes oldatában a bázismolekulák 3 %-a ionizálódik.
B(OH)2 [image: image98.bmp] B+ + 2 OH-
Számítsa ki az oldat pH-ját!
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AZ ELMÉLETI ANYAG NÉHÁNY ALKALMAZÁSA
[image: image100.jpg]pH=12



2.
[image: image101.jpg]


3.
SAV-BÁZIS INDIKÁTOROK


Az indikátorok olyan anyagok, amelyek színváltozással jelzik valamely anyag meglétét vagy eltűnését. A sav-bázis indikátorok attól függően változtatják színüket, hogy a vizsgált oldatban a hidrogén ionok (H+) vagy a hidroxid ionok (OH-) vannak-e többségben. Ezek az indikátorok általában gyenge szerves savak, azaz disszociációjuk nem teljes. További tulajdonságuk, hogy a nem disszociált molekuláris forma eltérő színű a disszociáció során képződő szerves aniontól. Jelöljük az indikátor molekulánkat HInd jelzéssel, amelyben a H a majdan disszociálódó H+ iont jelenti, az Ind pedig a megmaradó aniont (Ind-).  


                   HInd    <–––––––>  H+    +  Ind-


                         piros színű                                                   sárga színű


                    molekuláris forma                                           ionos forma


Alapesetben a piros molekuláris és a sárga színű ionos forma a disszociációs állandótól függő mértékben együttesen lesznek jelen az oldatban, amelynek színe narancs vörös vagy narancs sárga lesz. Amennyiben ezt az oldatot olyan oldatba helyezzük, amelyben  H+ ionok vannak feleslegben az indikátorra jellemző egyensúlyi koncentrációhoz képest, az indikátor egyensúly balra tolódik, elfogy a sárga színű anion és az oldat piros lesz, mivel savas környezetben már csak az indikátor molekuláris formája létezhet. Ha az indikátor olyan oldatba kerül, amelyben sok hidroxid ion (OH-) található,  akkor a hidroxid ionok az indikátor disszociációjából származó hidrogén ionokat elfogyasztják ( H+ + OH-  =  H2O). Az indikátor egyensúlyból származó hidrogén ionok fogyására a piros színű molekuláris forma elbomlik további hidrogén ionokat küldve az oldatba (az egyensúlyi reakció jobbra tolódik). Végül az összes molekuláris forma elfogy és az oldatban csak a sárga színű indikátor anionok lesznek megtalálhatók, jelezvén, hogy az oldat lúgos kémhatású.   


Az alábbi képen néhány gyakran használt indikátor színe látható a pH függvényében
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MIÉRT PIROS A PIPACS ÉS MIÉRT KÉK A BÚZAVIRÁG ?  NEM LEHETNE FORDÍTVA ?


Tulajdonképpen lehetne. Mind a két növényben a virág színét egy antocianin nevű festékanyag adja. Ennek a festékanyagnak a  színe a növény nedvének pH értékétől függ, mint az alábbi képen látható.


�


A piros szín akkor lép fel, ha növényben keringő nedvtartalom savas, és kék dominál, ha a nedvtartalom lúgos. Tehát a pipacs a növényi nedvtartalom savassága miatt piros és a búzavirág a nedvtartalom lúgossága miatt kék. Ha fordítva lenne, akkor a pipacs lenne kék színű és a búzavirág pedig piros. Ma már kék paradicsomot is sikerült kinemesíteni, innen csak egy lépés a kék pipacs és a piros búzavirág.  
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A SAVAS ESŐ ÉS SAVAS SZENNYVÍZ HATÁSA A VÍZI ÉLŐVILÁGRA


A természetes élővízben sav szennyezés hatására komoly károk keletkezhetnek. Ennek leg látványosabb formája a különböző mértékű halpusztulás. Miért pusztulhatnak el a halak a sav hatására. A magyarázatot ismét a kémiai egyensúly tulajdonságában találhatjuk meg. 


Minden élővízben létezik az úgynevezett hidrokarbonát egyensúly. A hidrokarbonátok tartják oldatban a kalcium és magnézium ionokat. 


H+  + HCO3-  <––––>  H2O + CO2


Az egyensúlyok tulajdonságainak ismeretében világos, hogy ha a hidrogén ionok koncentrációja megnövekszik az egyensúlyi koncentrációhoz képest, akkor a rendszer úgy igyekszik visszaállítani az eredeti egyensúlyi koncentrációt, hogy a reakció megindul jobb felé a szén-dioxid képződés irányába. A sav hatására tehát megnő a víz oldott szén-dioxid tartalma. A halak a szén-dioxiddal telítődött hemoglobinjukat csak olyan vízben tudják oxigénre cserélni, amelyben a víz oxigén tartalma nagy és a szén-dioxid tartalma viszonylag kicsi. A növekvő szén-dioxid tartalom egyre nehezebbé teszi a cserét, súlyos esetben a halak a fellépő oxigén hiány miatt pusztulnak el. 
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