Voda

B. Mildner

Voda ima viSu toCku meksanja (taljenja), viSu tocku vreliSta kao i veéu
toplinu isparavanja nego vecina uobi€ajenih otapala.

Tocke talista, vrelista i toplina isparavanja

| taiste Jco | vreliste |co [Toplinaisparavanjalig)
Water 0 100 2,260
Methanol (CH,0H) -98 65 1,100
Ethanol (CH,CH,0H) -117 78 854
Propanal (CH,CH,CH,0H) 127 97 687
Butanol (CH,(CH,),CH,0H) -90 117 590
Acetone (CH,COCH,) —95 56 523
Hexane (CH,(CH,),CH,) -98 69 423
Benzene (CH,) 6 80 394
Butane (CH,(CH,),CH,) ~135 -0.5 381
Chloroform (CHCI,) -63 61 247

*The heat energy required to convert 1.0 g of a liquid at its beiling point and at atmospheric pressure into its gaseous stateat the same temperature. It is a di-
rec the energy required ive forces between molecules in the liquid phase.

Table 2-1

© 2008 W, H. Freernan and Company




Biokemijske interakcije se odvijaju u vodenim
otopinama

* Vecina se biokemijskih interakcija odvija u vodenim otopinama.
Voda je polarna molekula i pri tome je kisikov atom djelomi¢no
negativno nabijen a vodikovi atomi su djelomi¢no pozitivho nabijeni.
Naboji u jednoj molekuli vode reagiraju sa suprotno nabijenim
atomima druge molekule vode te nastaju vodikove veze.

Struktura molekule vode (model kuglica i Stapica)

Gotovo tetraedarski

je raspored parova

elektrona u vanjskoj

ljusci kisikovog

atoma. Dva vodikova

atoma imaju djelomi¢no

pozitivne naboje

(86*) a kisikov

atom je djelomi¢no 8
negativno nabijen (&°). o

ot

Figure 2-1a
Lekninger Prisciphn: of Sicchematry. fifth Edition
0 2008 V& . Freerrun anc Company




Voda je polarna molekula

Voda je elektri¢ni dipol

7~ 0\

H H |,

Furmrsin.rrloig
Polarne molekule imaju dipolni moment = umnozak naboja i

udaljenosti koja razdvaja naboje. Dipolni moment predstavljen je
strelicom.

Vodikove veze povezuju molekule vode

Vodikove veze su

dulje i slabije od

kovalentnih veza. Energija
disocijacije vodikovih

veza je 23 kd mol', a za
kovalentnu O — H vezu, energija
disocijacije je 470 kJ mol'.

Hydrogen bond
0.177 nm

Covalent bond
0.0965 nm

8+

Figure 2-1b
Lekninger Prisciphe: of Sicchemiatry. fith Edition
208 . 1, Frerrum anc Compary




Molekule vode medusobno se povezuju vodikovim vezama

| | |
O_H ...... :Q_H ...... :Q_H
H H
| |
H—g: ...... H—g:
Water-water

Figuoe 80
Blakecudr Co8 Biodegy. Sirth Etica
008 W, Fpsean s oty

U otpini, svaka molekula
vode stvara privremene
vodikove veze s nekoliko
susjednih molekula vode, te
nastaje dinami¢na
povezanost molekula vode
vodikovim vezama.

U ledu svaka molekula vode ¢ini Eetiri vodikove veze s ostalim
molekulama vode. To je maksimalan broj veza, pa led ima kristalnu
strukturu. U tekucoj vodi, pri sobnoj temperaturi i atmosferskom tlaku,
svaka molekula vode stvara u prosjeku 3,4 vodikove veze s ostalim
molekulama vode. Kristalna struktura leda ima manju gustocu, pa led

pluta na vodi.

Kada se led otapa ili voda
isparava, sustavu je potrebna

toplina.
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_Kako je za spontane procese

AG<0, AH je promjena
entalpije tj. promjena zbog
stvaranja i kidanja veza,
a AS je promjena nereda.
Kako je AH>0 u oba

_. procesa, to je jasno da je

povecanje entropije (AS)
razlog $to je AG negativna
i kod taljenja leda i kod
isparavanja vode.




lonske veze nastaju zbog privlacnosti suprotno nabijenih
iona

(a) !b} (c)

¢ * Ya
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e o ® |:.|‘ chssolvmg ;r ?j 9/‘ ,
Y o = ‘ ‘ Crystalllzmg

gation of electron !&? b ? 9 9 & 9 % .‘
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Molecular Cell Biology, Sixth Edition
008 W.H. Freeman and Company

Elektrostatske interakcije suprotno nabijenih iona u kristalima molekula
kuhinske soli (NaCl). (a) i (b) interakcije u kristalu, (c) interakcije iona
soli s molekulama vode. U otopini voda stvara plast oko svakog iona.

Slabe interakcije (veze) znaéajne su za odvijanje
biokemijskih reakcija

» Elektrostatske interakcije (ionske veze)
Nastaju izmedu iona (funkcionalnih skupina) koji imaju suprotne
naboje, a njihova jacina ovisi o vrsti otapala.

d: XQ,

¢ = dielektricna konstanta
Zavodu ¢ = 78,5; (za vakum = 1; za heksan = 1,9; za etanol = 24,3)




Slabe interakcije (veze) znaéajne su za odvijanje
biokemijskih reakcija

Vodikove veze nastaju zbog elektrostatskih interakcija.

Hydrogen-  Hydrogen-
bond donor bond acceptor
N—Hremmnen N
8 & S
BE— R 0
D= asienica N
O—H=ormmee 0

Uobicajene vodikove veze u bioloskim sustavima. Akceptori
protona su obi¢no kisik ili dusik, a donor vodika je neki drugi
elektronegativni atom.

Voda stvara vodikove veze sa razlicitim
funkcionalnim skupinama

:0—H
|
H
:0
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group-water
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Slabe interakcije (veze) znaéajne su za odvijanje
biokemijskih reakcija

Izmedu hidroksilne Izmedu karbonilne Izmedu peptidnih Izmedu komplementarnih
skupine alkohola i skupine ketona i Ve U baza DNA
vere Vet polipeptidima
R H
R R? N/ |
N\ | H £ R C CH,4
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Figure 2-4

a0 Neke biolo$ki vazne vodikove veze

2008 W. H_Freernan and Company

Slabe interakcije (veze) znaéajne su za odvijanje
biokemijskih reakcija

Usmjerenost vodikovih veza. Privlaenje elektri¢nih naboja je najvece
kada se tri atoma koja su uklju¢ena u interakciju nalaze na pravcu. Kada
su strukture koje Cine vodikove veze strukturno sprijeCene da budu na
pravcu, vodikove veze su slabije.

(o
I!I “Jake” vodikove “Slabije”
e veze H vodikove
s O\\\ veze
P > d
Paureds. i

2008 W. H. Freerman and Company




Slabe interakcije (veze) znaéajne su za odvijanje
biokemijskih reakcija
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Unnumbered figure pg 10
Biochemistry, Sixth Edition
2007 W.H, Freeman and Company
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U bioloSkim molekulama koje su u vodenom mediju, vodikove veze su

slabe buduci da molekule vode stvaraju vodikove veze s elektronegativnim
ionima odnosno s protonima.

Slabe interakcije (veze) zna€ajne su za
odvijanje biokemijskih reakcija

Van der Waalsove veze nastaju zbog prolazne asimetrije naboja na

molekuli te induciraju komplementarnu asimetriju na susjednim
molekulama.




Dvije molekule kisika koje se povezuju van der Waalsovim
silama

Covalent van der Waals
radius radius
(0.062 nm) (0.14 nm)

Figen 318
Blalecutor (ol Binkogy. Sisth fditien
008 W1 Frpaman. ] Compsny

Prolazno nastali dipoli u elektronskom oblaku svih atoma dovode do stvaranja
privlacnih sila . Svaki atom ima karakteristiCan van der Waalsov radijus u kojem
dolazi do optimalne privlacnosti s drugim atomima. Kovalentni radijus na slici je

radijus za dvostruku O=0 vezu.

Slabe interakcije (veze) zna€ajne su za
odvijanje biokemijskih reakcija

Promjene u
energiji van der
Waalsovih
interakcija kako
se dva atoma
medusobno
priblizavaju.
Privlaenje dva
atoma je
najjace na van
der Waalsovoj
udaljenosti
(radijusu).

Repulsion —

Van der Waalsovo privlacenje atoma nastaje zbog
trenutne asimetricne distribucije elektrona oko
jezgre pa nastaju dipoli koji se medusobno priviace.

/van der Waalsov radijus

[ udaljenost |

Energy
o

<— Attraction

Figure 110
Biachemistry, Sisth Idinion

2007 WEH. Fresmn el Comnpany

Energija veze nastale van der Waalsovim interakcijama obi¢no su

2-4 kJ mol-! po paru atoma. Kada se povrsine dvaju velikih molekula
priblize, veliki broj atoma dolazi u van der Waalsovu udaljenost, tako
da je ukupna energija veze znacajna.




Slabe interakcije (veze) znaéajne su za odvijanje
biokemijskih reakcija

U dvostrukoj uzvojnici DNA
van der Waals susjedni parovi baza naslagani
contacts su gotovo jedan na drugoga pa je
udaljenost izmedu parova baza
na van der Waalsovoj
udaljenosti.

Slabe interakcije (veze) zna€ajne su za
odvijanje biokemijskih reakcija

* Hidrofobne molekule se medusobno povezuju
Drugi zakon termodinamike govori da se entropija Svemira uvijek povecava.
Ovaj zakon je osnova hidrofobnog efekta: nepolarne molekule u vodenim
otopinama se nagomilavaju kao posljedica povecéanja entropije molekula
vode. Hidrofobni efekt je jedan od najznacajnijih energetskih ¢imbenika u
bioloskim sustavima buduci da utje€e na stvaranje razli€itih struktura kao
Sto su to proteini, i bioloSke membrane.
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Slabe interakcije (veze) znaéajne su za odvijanje
biokemijskih reakcija

Hidrofobni efekt. Agregacijom nepolarnih molekula dolazi do istiskivanja
molekula vode koje su pocetno okruZivale nepolarne spojeve.
Istiskivanjem molekula vode dolazi do povoljne agregacije (strukture)

nepolarnih skupina.

o S
¢ Nonpolar
molecule

$ @

L3

¢ &
Nonpolar
‘molecule ¥

» ¥

P

Nonpolar
molecule

Nonpolar
molecule

5 .

Figure 1-12

stabilniji.

Jacina hidrofobne interakcije ne nastaje zbog intrinzi¢ne privlaénosti
nepolarnih molekula. To je rezultat smanjenog broja molekula vode koje
moraju okruzivati hidrofobni dio strukture, pa je sustav termodinamicki

Shematski prikaz hidrofobnog efekta

Nonpolar Highly ordered
substance water molecules

Lower entropy

Figuure 311
Muiecslor Crif istogy. Sinth Eidtion

Waters released into bulk
solution

Higher entropy

Hidratizirani plastevi koji
okruZuju nepolarne
molekule urednije su
povezani nego molekule
vode koje nisu u blizini
nepolarnih molekula.
Agregacijom nepolarnih
molekula smanjuje se broj
molekula vode u plastu Sto
dovodi do povecanja
entropije. Hidrofobi efekt
direktna je posljedica drugog
zakona termodinamike,
odnosno povecanja
entropije.
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Slabe interakcije (veze) zna€ajne su za
odvijanje biokemijskih reakcija

Uredeni hidratizirani plast

okruzuje i enzim i supstrat &\Y;ﬂ--? Istiskivanjem hidratiziranog

¢~ 2y plasta omoguéeno je
‘-:"‘“""""_; < stvaranje enzim-supstrat
a4 ol kompleksa. Povecanje
PL entropije omogucéava
l A 5 nastajanje enzim-supstrat
3 kompleksa.
Nepravilna struktura vode v q\’

nastaje zbog interakcije

enzima i supstrata te se
povecava entrpija. \

Figure -8
Lekninger Prisciph: of Sicchermatry. fith Edition
© o

Enzim supstrat kompleks
stabiliziran je vodikovim, ionskim
i hidrofobnim vezama,

Slabe veze bitne su i za strukture i za funkcije
makromolekula

Cetiri vrste (“slabih”) nekovalentnih veza
Izmedu biomolekula u vodenom mediju

Vodikove veze
Izmedu polarnih
Izmedu peptidnih veza

&
“011iH—0—

\
L s,
B =N

lonske veze
priviacenje Sy 0_?_
odbijanje )
—*HHy — HyN* —
I_-Iidrofob'r)e an o, voda
interakcije 1
L O
1
g
Van der Waalsove Bilo koja dva atoma
sile na povoljnoj udaljenosti

Table 2-5
Labwtager MW um»..mm Fitth Edision
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Voda kao otapalo

* Voda je dobro otapalo za polarne (hidrofilne) tvari i ione s kojima
moze stvarati vodikove veze.

* Nepolarne (hidrofobne) tvari slabo se otapaju u vodi. Nepolarne tvari

ne mogu stvarati vodikove veze s otapalom (vodom) na svojoj
povrsini.

Voda kao otapalo. Voda otapa mnoge kristale soli jer hidratizira ione
kristala. Kristal NaCl se otapa jer se voda nakuplja oko Na* i Cl- iona.
Naboji iona se djelomi¢no neutraliziraju pa slabi elektrostatska
privlatnost koja je neophodna za stvaranje kristala.

Hidratizirani
cr- Cl-ion

Primijetite orijentacije
molekula vode

Hidratizirani
Na* ion

Finurs 3-f

Otapanje kristala termodinamicki je povoljno, tj. AG<0, AH je mala pozitivha
vrijednost a TAS je velika pozitivna vrijednost; (AG = AH — TAS).

13



Voda je polarno otapalo i hidrofilni spojevi se dobro otapaju u vodi. Za
razliku od vode, nepolarna otapala kao $to su kloroform ili benzen
slaba su otapala za polarne spojeve ali u njima se dobro otapaju

hidrofobni — nepolarni spojevi kao &to su lipidi i voskovi.

Primjeri polarnih, nepolarnih i amfipatskih biomolekula

Polar Nonpolar ?
Glucose CHy(CH;); —CH=CH—{CHj)s —CH; —
T

CHy (CHy); —CH=CH—(CH,); —CH,

Amphipatic
Phenﬂalanim *NH,
i +NH; —CH, —C00~
Glycine 3 —CH, QCH:—J?H g
Aspartate *']iH:

~00C—CH;—CH—CO0~

Lactate cH,—ul:H—caa- Phosphatidylcholine cH,(CH,),,CH; —C—0—CH,
OH cu,(cu,}‘scn,—ci-o- H *N(CHa)y
o] H;—0—P—0—CH;—CH,
Glycerol o : - <
HOCH,; —CH—CH,0H
I:! Polar groups I:[ Nonpolar groups

Table 2-2

g v L i i
2008 W, H. Freeman and Compary

Za razliku od polarnih plinova, nepolarni plinovi slabo su

topljivi u vodi
I Topljivost plinova u vodi
Topljivost u
plin struktura polarnost vogijg dm-3
Nitrogen N=N Nonpolar 0.018 (40 °C)
Oxygen 0=0 Nonpolar 0.035 (50 °C)
Carbon dioxide S Nonpolar 0.97 (45 °C)
0=C=0
Ammonia HYH Polar 900 (10°C)
N
N 5
Hydrogen sulfide H oM Polar 1,860 (40 °C)
s 5

*The arrows represent electric dipoles; there is a partial negative charge (§) at the head of the arrow, a partial posi-
tive charge (§; not shown here) at the tail.

"Note that polar molecules dissolve far better even at low
high temperatures.

Table 2-3

P than do pol lecules at

g sty Filth Ediri
2008 W.H_Freeman and Company
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Otopljene tvari utje€u na koligativna svojstva vodenih
otopina

Bilo koja otopljena tvar mijenja fizikalna svojstva vode: tlak para,
toCku vrelista, tocku taliSta (ledista) i osmotski tlak. Ova koligativna
svojstva ovise isklju€ivo o broju otopljenih tvari (molekula ili iona) u
odredenoj koli€ini vode.

Otopljene tvari bilo koje vrste mijenjaju fizikalna svojstva otapala (vode). To se
ocituje u promjeni tlaka para, tocki vrelista, tocki ledista kao i u promjeni
osmotskog tlaka. Sve ove promjene imaju istu osnovu — koncentracija vode u
otopinama je manja nego s$to je koncentracija Ciste vode. Efekti otopljenih tvari na
fizikalne promjene ne ovise o kemijskoj prirodi otopljenih tvari nego ovise
isklju€ivo o broju otopljenih ¢estica (molekula, iona) u odredenoj koli€ini vode.

Molekule vode gibaju se iz podrucja gdje je njihova koncentracija ve¢a, u podrucje gdje je
koncentracija vode manja (tendencija da sustav postane neureden). Kada se dvije vodene otopine
odijele polupropusnom membranom, molekule vode prelaze (difundiraju) iz otopine koja ima vecu
koncentraciju vode u otopinu gdje je koncentracija vode manja i pri tome nastaje osmotski tlak.
Ovaj tlak, koji je mjera otpora gibanja vode moze se izraziti van’t Hoffovom jednadzbom:

II1=icRT pri éemu je R=plinska konstanta; T=apsolutna temperatura;
ic= osmolarnost otopine; i=van’t Hoffov faktor tj. mjera na koliko
ionskih vrsta je disocirala otopljena tvar (razrijedena otopina NaCl
disocira u potpunosti na Na* i CI, pa je i=2; neioniziranim
otopljenim tvarima i=1); c je mnozinska koncentracija (mol-dm-3).

Za otopine koje imaju nekoliko (n) otopljenih tvari, IT je suma koncentracija svih otopljenih (vrsta)
tvari:
II = (ic, + ic, +.....+ic,)

Osmoza, gibanje vode kroz polupropusnu membranu koje nastaje zbog razlike u osmotskim
tlakovima, vazan je ¢imbenik za Zivot vecine stanica.

15



Osmoza i mjerenje osmotskog tlaka

Cista
voda

Figure 2-11

Otopljena tvar koja S'.Ia koja Se

. opire osmozi

ne prolazi
membranu
—_—

l Osmotski tlak IT mjeri
se kao sila koja se
mora primijeniti kako
bi se razina tekucine u
stupcu vratila na
razinu vode koja je u
¢asi. Ova sila propor-

(a) (b) () cionalna je visini h
(vidjeti sliku (b).
Polupropusna
membrana

Lehringer Principlen of Biochemiatry. Fifth Edition
T ——

Utjecaj osmolarnosti otopina na gibanje vode kroz stani¢nu
membranu

Izotoni¢na otopina =

osmolarnost otopine jednaka

je osmolarnosti citosola.

Hipertoniéna otopina =
osmolarnost otopine
veca je od osmolarnosti
citosola.

Hipotoni¢na otopina =
osmolarnost otopine
manja je od osmolarnosti
citosola.

’ izvan stani¢na otopina ‘

. .

b

b) Stanica u hipertoni-
€noj otopini; voda
izlazi iz stanice i
stanica se smanjuje.

/. /J Otopina u stanici

ah v
. nh "

a) Stanica u izotoni¢noj otopini;
nema prividnog gibanja vode.

c) Stanica u hipotoni¢noj otopini;

voda ulazi u stanicu pa nastaje

unutarstanicni tlak; stanica bubri
i moze se raspuknuti.
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lonizacija vode

“Skakanje protona” — ionizacija vode. Kratki skokovi protona izmedu
molekula vode povezanih vodikovim vezama vrlo je brzo i kao konacni rezultat
vodikov atom se seli na veliku udaljenost. Skakanje protona je mnogo brze od
difuzije i objasnjava zasto je ionska pokretljivost H* daleko veca od mobilnosti
Na* i K* iona.

l Hidronijev ion otpusta proton ‘

H H

\0:/ ‘ Skok protona ‘
®w 9 H,.\ H
& 2°=~®u 3

H \\,_)‘ -..®a
H,0 <& H* + OH- H= O
H* je ustvari u obliku H;0* (‘@
(hidronijev ion) fb-H

Voda prihvaéa proton i postaje hidronijev ion.

Figure 2-13
Lekninger Principh: of Sichematry. fifth Edision
© 20081 Freerman e Company
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lonizacija vode

+ Cista voda je slabo ionizirana, pri &emu nastaje jednaki broj protona
(hidronijevih iona, H;0*) i hidroksidnih iona OH-. lonizaciju vode
opisuje ravnotezna konstanta:

[HT[OH]

Iz ove jednadZbe moze se izvesti ionski produkt vode K,
Pri 25°C, K, = [H*][OH-] = 10-14 (mol dm-3)2.

Cista voda je slabo ionizirana

H,0 < H* + OH-
[H][OH]
Keg=----=m-m-
[H,0] K4 vode odredena je elektrokemijskim

mjerenjima i pri 25°C K, = 1,8 x10°° mol-dm=. Isto tako je poznato da je
koncentracija vode 55,5 mol dm- (1000 g dm=/18,015 g mol'). Ako se
uvrste ove vrijednosti:
[H*][OH]
1,8 X106 = oo odnosno
[55,5 mol dm-3]

K,, = [H*][OH] = (55,5 mol dm3)(1,8 x 10-6 mol dm3) = 1,0 x 10-4 (mol dm-)?
[H*] = [OH] = (K,)"2 = (1,0 x10-14)2 = 107 mol dm-3

K, je konstanta, pa kada god je [H*] ve¢a od 10”7 mol dm, [OH] mora biti
manja od 107 mol dm-3 i obratno.
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pH je vazna mjera u biokemiji

* pH otopina odrazava koncentraciju vodikovih iona te je to vazna
mjera u biokemijskim sustavima kako in vivo tako i in vitro.

1
pH = log---=-==----- = - log [H*]
[H*]
pH skala ]
[H*] () pH [OH™](w) pOH*
10°(1) 0 107 14
107! 1 10713 13
1072 2 10712 12
10732 3 10~ 1
1074 4 107 10
10~5 5 1079 9
10°¢ 6 10-8 8
1077 7 1077 7
1078 8 10°¢ 6
10~ 9 10°5 5
10-1° 10 1074 4
10" 1 1072 3
10712 12 1072 2
1012 13 107! 1
10714 14 10%(1) 0

*The expression pOH is sometimes used to describe the basicity, or OH~
«concentration, of a solution; pOH is defined by the expression pOH =
—log [OH "], which is analogous to the expression for pH. Note that in all
cases, pH + pOH = 14,

Table 2-6

hninger
£ 2008 WHF nd Compuan;
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Slabe kiseline imaju karakteristicne konstante
disocijacije

Kiseline se mogu definirati kao donori protona, a baze kao akceptori
protona.

Donor protona i odgovarajuéi akceptor protona ¢ine konjugirani
kiselo-bazni par. Tendencija bilo koje kiseline (HA) da izgubi
(donira) proton (H*) te da napravi konjugiranu bazu (A) definirana je
ravnoteznom konstantom za ovu reverzibilnu reakciju:
HA— H* + A
Pri ¢emu [H*[A]
Keq === =K,

[HA]
K, se naziva konstantom ionizacije ili konstantom disocijacije.

[HA]
HA<—>H++A',Keq= -------- =Ka pKa='|09Ka

Meonoprotic acids yu ,0
Acetic acid CH;C\ = CH,C\ + H
(Ka=1.74X10"5m) OH [+
pK,=4.76
Ammeonium ion NH," == NH; + H'
(K,=5.62 X 10-19m) K, =9.25

Diprotic acids
Carbonic acid
(Ka=1.70 X 10-4m);
Bicarbonate
(K,=6.31X10"""m)

Glycine, carboxyl
K, =457 % 102 m);
Glycine, amino
(K,=2.51X 10" 19m)

Triprotic acids

Phosphoric acid

(K, =7.25 % 10~ 3m);
Dihydrogen phosphate
(K, =138 X107 m);
Monohydrogen phosphate
(K,=3.98 X 10" 13m)

Figure 2-15

H,C0, === HCO, + H"

HCO,~ == €0, + H1
pk,=3.77"

| | |

2 3 4 55 6 7 8 9 10 1 12

Lehninger Principles of Biochemistry, Fifth Edition

© 2008 W.H, Freeman and Company

pK,=10.2
NH,* NH,* NH,~ NH,
0 1”0 : 10 [ 2,0 .
CHiC | = CHC[ +H CHC 7= QO +H
OH o o o
pK,=234 pK,=9.60
HiPO, =="H,PO," +H"  y.po,~ == HPO,* + H" HPO,?” ==P0,' + H"
pK,=2.14 pK,=6.86 pK,=12.4

13
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Puferi

Puferi su parovi slabih kiselina i njihovih konjugiranih baza koji se
opiru promjeni pH.

Puferi su znacajni za bioloSke sustave buduc¢i da promjene u pH
imaju drastiCne efekte na strukture bioloskih molekula a drasti¢ne
promjene u pH dovode i do smrti.

Henderson-Hasselbalchova jednadzba

[H]IA] [HA]
K, = - odnosno [H*] = K, ---—--------

Iz éega mozemo izvesti Henderson-Hasselbalchovu
jednadzbu:

pH = pK, + log-------

21



Titracijska krivulja octene kiseline

o

7F [CH;COOH] = [CH,C00"] |
& 7 —TPHS76
i puferska regija

1
pH = pK, = 476 BH376

1k -

0 | [ e i s el o il i |
0 0702 03 04 05 06 0.7 0.8 09 1.0

OH7| dodani ekvivalenti
|

I 1
0 50 100%

z_,J Postotak titrirane kiseline ]

Figure
Lekninger Prisciphes of Siechemvatry. fifeh Edtion
7008 V8 1 Freema aec Company

Titracijska krivulja fosfatne kiseline

14

12 HPO, 2" == PO, + H*,

10+

pH
L]
|
|
|
|
|
|
|
|
|
|
:|:
(¥]
-
3
X
S
17
+
-
+

pK, = 2.1 =
Lol H,PO, = H,PO,” + H*

Added OH® ——>
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Usporedba titracijskih krivulja tri slabe kiseline

14
13
12
Buffering
n regions:
10 {1025
o NH,
8.25
8 7.86
. T
Phosphate
pH ¥
i +g.92
§ T Acetate
4 3.76
3
2
1
0 T T T T T T T T T
0 07 02 03 04 05 06 0.7 0.8 0.9 1.0
OH~ added [equivalents)
| L |
] 50 100%
Percent titrated
Figl!m 297

2008 WM Freerman and Company

Puferski par: octena kiselina - acetat
Djelovanje pufera posljedica je dvaju reverzibilnih reakcija koje se
odvijaju simultano i dostiZu trenutne ravnotezZe jer u svakom trenutku
moraju biti zadovoljene konstante K, i K,.

K,, = [H*][OH"]

OH™ H,O0
Acetic acid HAc Ac™ Acetate
(CH;COOH) (CH;C00")
H+
_ [H'][ACT]
K= Thaq

Figure 2-18
Lekninger Principhes of Biechematry, fifeh Edition
© 20088 3. Freemun and Company
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