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Názov práce:  Stanovenie disociačných konštánt vybraných polyaza derivátov 

Anotácia:  Práca sa zaoberá stanovením disociačných konštánt vybraných polyaza derivátov 

pomocou neutralizačnej titrácie s potenciometrickým záznamom titračnej krivky a jej 

následným vyhodnotením pomocou software Hyperquad 2006. Bola nájdená dobrá 

zhoda medzi experimentálne stanovenými hodnotami disociačných konštánt 

a hodnotami nájdenými v literatúre.   

Kľúčové slová: disociačná konštanta, potenciometrická titrácia, polyaza deriváty 

 

Title:  Determination of dissociation exponents of selected polyaza derivatives  

Annotation: The aim of this thesis is extimation of dissociation exponets of seclected polyaza 

derivatives by acid-base titration with potentiometric registration of titration curve. 

The titration curve was processed using Hyperquad 2006 software. The satisfactory 

agreement of determined values of dissociation exponents with literature data was 

found.   
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Zoznam použitých skratiek a symbolov 

 

 
a  aktivita 

c  molárna koncentrácia [mol dm–3] 

[i]  rovnovážna molárna koncentrácia i-tej častice [mol dm–3] 

I  iónová sila 

Ka  disociačná konštanta 

Kw  iónový súčin vody 

  aktivitný koeficient 

δ  distribučný koeficient 
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1 ÚVOD, CIEĽ PRÁCE 

 

 
Disociácia je reakcia kyseliny alebo zásady s vodou. Pri tejto reakcii dochádza 

k ustáleniu chemickej rovnováhy, ktorú charakterizuje rovnovážna disociačná 

konštanta. Disociačná konštanta určuje kvantitatívne správanie, to znamená je 

mierou sily disociujúcej kyseliny alebo zásady. Na základe známych hodnôt pH 

roztoku a disociačných konštánt kyselín a zásad prítomných v tomto roztoku, je 

možné vypočítať ich rovnovážne koncentrácie. Tieto výpočty nachádzajú uplatnenie 

v mnohých oblastiach, nielen v chémii, ale napríklad aj v biológii a medicíne. 

Znalosť disociačných konštánt je nevyhnutná, pretože práve ich hodnoty sú 

mnohokrát rozhodujúcim faktorom určujúcim farmakokinetické a farmakodyna-

mické vlastnosti liečiv. Tieto hodnoty je dôležité poznať aj pri analýze, napríklad pri 

výbere optimálnych podmienok pri extrakcii liečiva z telových tekutín a pri jeho 

stanovení chromatografickými a elektroforetickými metódami.  

Cieľom tejto práce bolo stanovenie disociačných konštánt vybraných polyaza 

derivátov metódou neutralizačnej potenciometrickej titrácie s následným 

spracovaním dát pomocou software Hypequad 2006. 
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2 TEORETICKÁ ČASŤ 

 

 
2.1 ACIDOBÁZICKÉ REAKCIE 

 

Teóriou acidobázických reakcií a rovnováh sa zaoberá rozsiahla literatúra, 

k napísaniu tejto práce boli informácie o danej problematike čerpané z [1–4]. 

 Acidobázické reakcie sú chemické reakcie, ktoré sú spojené s prenosom protónu. 

Pri acidobázických rovnováhach dochádza k prenosu protónu (vodíkového katiónu) 

medzi iónmi, alebo molekulami, ktoré sa rovnováhy zúčastňujú. 

 

2 . 1 . 1  A u t o p r o t o l ý z a  v o d y  

 

Vo všetkých vodných roztokoch dochádza k autoprotolýze vody, pri ktorej si dve 

molekuly vody navzájom vymieňajú vodíkový katión, čo znázorňuje rovnica 
 

+ –
2 2 3H O + H O H O + OH  (2.1) 

 

Jedna molekula vody vystupuje ako kyselina. Odovzdáva protón a mení sa na 

hydroxidový anión. Uvoľnený protón H+ sa ihneď viaže na voľný elektrónový pár 

atómu kyslíka druhej molekuly vody za vzniku oxóniového katiónu H3O+, ktorého 

životnosť je však malá a protón je následne veľmi rýchlo vymieňaný medzi 

jednotlivými molekulami vody. Priemerná doba, počas ktorej je protón viazaný 

k jednej molekule vody je 10–14 s.  

 Vo všetkých vodných roztokoch pri teplote 25 °C je súčin aktivít hydroxóniového 

katiónu a hydroxidového aniónu, ktorý nazývame iónovým súčinom vody 

a označujeme Kw rovný hodnote 

 

+ –
3

–14
w H O OH

= = 1,0×10K a a  (2.2) 
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Tento termodynamický iónový súčin vody (tj. iónový súčin vody vyjadrený pomocou 

aktivít) je konštantou závislou iba na teplote a nezávislou na iónovej sile daného 

vodného roztoku.  

 Ak vyjadríme iónový súčin vody pomocou koncentrácií hydroxóniového katiónu 

a hydroxidového aniónu, získame zdanlivý iónový súčin vody (nazývaný tiež 

koncentračný), ktorý je závislý nie len na teplote, ale aj na iónovej sile príslušného 

vodného roztoku cez aktivitné koeficienty hydroxóniového katiónu a hydroxidového 

aniónu 

 

3

3
+H O OH

´= [H O ][OH ] =
γ γ

KK  



w
w  (2.3) 

 

Hodnota zdanlivého iónového súčinu vody sa v zriedených roztokoch (tj. roztokoch 

o malej iónovej sile) blíži hodnote termodynamického iónového súčinu vody, pretože 

aktivitné koeficienty hydroxóniového katiónu a hydroxidového aniónu sa 

v roztokoch o malej iónovej sile blížia jednej. V týchto roztokoch sa aktivita iónov 

blíži číselne k  ich koncentráciám. V koncentrovanejších vodných roztokoch, 

v ktorých iónovú silu nemôžeme zanedbať, je hodnota zdanlivého iónového súčinu 

vody väčšia než hodnota termodynamického iónového súčinu vody, pretože aktivitné 

koeficienty oboch menovaných a všetkých ostatných iónov sú menšie než jedna. 

V týchto roztokoch sú aktivity iónov číselne oveľa nižšie než koncentrácie týchto 

iónov. 

 Pre kvantitatívne popisovanie kyslosti a zásaditosti roztokov zaviedol v roku 1909 

Søren Peder Lauritz Sørensen vodíkový exponent pH, kde „p“ znamená záporný 

dekadický logaritmus a „H“ je zjednodušený zápis [H+], teda rovnovážnu 

koncentráciu H+ v roztoku. Hodnota pH je tak definovaná ako záporný dekadický 

logaritmus aktivity oxóniových katiónov v príslušnom roztoku 

 

+
3H O

pH = – log  a  (2.7) 

  
V zriedených vodných roztokoch sa dá hodnota aktivity aproximovať hodnotou 

rovnovážnej molárnej koncentrácie, pretože aktivitný koeficient sa blíži k jednej 
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a aktivita sa číselne blíži k rovnovážnej molárnej koncentrácii 

pH = – log [H3O+] (2.8) 

 

Okrem pH môžeme obdobne vypočítať veličinu pOH, ktorá je definovaná ako 

záporný dekadický logaritmus aktivity hydroxidových aniónov v príslušnom roztoku 

 

OH
pOH = – log a  (2.9) 

 

Pri zriedených roztokoch môžeme aktivitu opäť nahradiť rovnovážnou molárnou 

koncentráciou  

 

pOH = – log [OH–] (2.10) 

 

Ak definujeme 

 

w wp = – log = 14K K  (2.11) 

 

môžeme iónový súčin vody zapísať v logaritmickej podobe 

 

wpH + pOH = p = 14K  (2.12) 

 

Uvedená stupnica pH vychádzala z vtedajšej Arrheniovej definície kyselín a zásad 

ako zlúčenín schopných odštepovať ióny H+ resp. OH–. Brønsted rozšíril Arrheniovu 

teóriu tiež na nevodné roztoky. Podľa Brønsteda je kyselina molekula alebo ión 

schopný odštepovať protón a zásada molekula alebo ión schopná tento protón 

prijímať. Proces môžeme vyjadriť zápisom 

 
+

kyselina zásada protón
A B + H  (2.13) 

 

2 . 1 . 2  D i s o c i a č n é  k o n š t a n t y  j e d n o s ý t n y c h  k y s e l í n  a  z á s a d  

 

Sila kyselín je všeobecne spojená so schopnosťou odštepovať protón. Všeobecná 
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chemická rovnica najjednoduchšej protolytickej reakcie je 
+HA H + A  (2.14) 

 

a pre rovnovážnu konštantu disociácie kyseliny platí  

 

+A H
a

HA

 
=

a a
K

a
  (2.15) 

 

Termodynamická hodnota rovnovážnej konštanty reakcie prebiehajúcej v kvapalnom 

roztoku nezávisí na koncentrácii rozpustených látok. Ak nahradíme aktivitu a pre 

zriedené roztoky koncentráciou dostávame koncentračnú (zdanlivú) konštantu 

 
+

a
[A ][H ]´ =

[HA]
K



 (2.16) 

 

ktorej hodnota sa však mení podľa toho, ako sa v reakčnom prostredí odchyľuje 

správanie reagujúcich látok od ideálneho stavu. Pomer oboch hodnôt rovnovážnych 

konštánt závisí na pomere aktivitných koeficientov produktov a východiskových 

látok 

 

+A H
a a

HA

γ  γ
= ´

γ
K K   (2.17) 

 

Rovnovážna konštanta pre protolytické reakcie Ka sa nazýva disociačná konštanta 

kyseliny HA a vzhľadom k hodnotám, ktoré nadobúda, sa v praxi používa jej 

záporný logaritmus – log Ka a označuje sa pKa. 

 Po zlogaritmovaní a úprave vzťahu pre disociačnú konštantu dostaneme rovnicu, 

ktorá vyjadruje vzťah medzi hodnotami pH a pKa. Pre hodnotu pH kyseliny platí: 

 

–A
a a

HA

[A ]pH = p + log p + log
[HA]




a

K K
a

 (2.18) 

 

Platí, že pri rovnakej koncentrácii disociovanej a nedisociovanej formy kyseliny 
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hodnota pH odpovedá hodnote pKa. 

    Hydrolýzu zásady môžeme popísať chemickou rovnicou 
 

+
2B + H O BH + OH  (2.19) 

 

Pre rovnovážnu konštantu hydrolýzy platia vzťahy obdobné vzťahom (2.15) a (2.16), 

definujúce konštantu zásaditosti Kb. S uvážením, že koncentrácia hydroxidových 

iónov je vo vodnom roztoku neodlučiteľne spätá s koncentráciou hydroxóniových 

katiónov prostredníctvom iónového súčinu vody môžeme ľahko odvodiť, že 
 

pKa + pKb = pKw (2.20) 
 

Vo vodných roztokoch pri teplote 25 °C je hodnota pKW  rovná 14, takže  
 

pKa + pKb = 14 (2.21) 
 

Vzhľadom k tejto skutočnosti je samostatné určovanie pKb v podstate neefektívne, čo 

potvrdzuje aj fakt, že hodnoty pKb pre rôzne látky nachádzame dnes už iba v staršej 

literatúre. 

 Silné kyseliny, ako sú kyselina chloristá, sírová (do prvého stupňa), 

chlorovodíková alebo dusičná sa vo vodnom roztoku plne disociujú a hodnoty ich 

pKa sú záporné. Hodnoty pKa v rozmedzí 2 až 7 odpovedajú slabým kyselinám, ktoré 

vo vodnom roztoku disociujú len čiastočne. Hodnoty pKa väčšie než 7 odpovedajú 

veľmi slabým kyselinám, ktoré sa disociujú až pri neutralizácii v zásaditom 

prostredí. 

 Častice prítomné vo vodnom roztoku slabej jednosýtnej kyseliny sú: HA, A–, 

H3O+ a OH–. K zisteniu koncentrácie jednotlivých častíc v roztoku kyseliny 

o analytickej koncentrácii c vyjdeme z látkovej bilancie 
 

[A ] +[HA]c =   (2.22) 

 

S použitím rovnice elektroneutrality 
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+
3[H O ] = [OH ] +[A ]   (2.23) 

je  po dosadení do definície disociačnej konštanty (2.16) možné získať vzťah 

 

 + + +
3 3 w 3

a + +
3 w 3

[H O ] [H O ] / [H O ]
[H O ] / [H O ]

K
K =

c + K



 (2.24) 

 

ktorý môžeme vyjadriť aj vo tvare 

 

 + 3 + 2 +
3 a 3 a w 3 w a[H O ] [H O ] [H O ] 0+K cK + K K K =   (2.25) 

 
Získaná rovnica je kubická vzhľadom k [H3O+] a umožňuje presný výpočet pH 

roztoku kyseliny bez vplyvu iónovej sily. Tento neaproximatívny výpočet však býva 

bez použitia počítača s vhodným softvérom zložitý a preto vo väčšine prípadov 

výpočtu pH slabej kyseliny zjednodušujeme túto kubickú rovnicu na kvadratickú či 

lineárnu. 

 Jedným z možných prístupov k zjednodušeniu vzťahu (2.24) je, že pri bežných 

koncentráciách kyselín je koncentrácia [OH–] (vzniknutých autoprotolýzou vody) 

neporovnateľne menšia ako koncentrácia [A–]. Pri tomto zjednodušení založenom na 

zanedbaní autoprotolýzy vody môžeme koncentráciu [OH–] vo výpočte eliminovať, 

a rovnica pre výpočet rovnovážnej konštanty prechádza na tvar 

 
+ 2

3
a +

3

[H O ]
[H O ]

K
c




 (2.26) 

 

alebo 

 
+ 2 +

3 a 3 a[H O ] [H O ] 0K cK    (2.27) 

 

Autoprotolýzu vody v kyslých roztokoch môžeme zanedbať v prípadoch, v ktorých 

rovnovážna koncentrácia hydroxidových aniónov tvorí menej ako 5 % z rovnovážnej 

koncentrácie hydroxóniových katiónov. Musí byť teda splnená podmienka 
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+
3

[OH ] 0,05
[H O ]



  (2.28) 

 

respektíve 
 

0,05
]O[H 2

3

w 
K  (2.29) 

 

 Druhá možná aproximácia vzťahu (2.24) spočíva v zanedbaní úbytku HA 

disociáciou, za predpokladu, že hodnota Ka je malá a v roztoku kyseliny je splnená 

podmienka 

 

+
3[H O ] 0,05
c

  (2.30) 

 

V tomto prípade nadobúda rovnica pre výpočet rovnovážnej konštanty tvar 
 

 + + +
3 3 w 3

a

[H O ] [H O ] / [H O ]K
K

c


  (2.31) 

 

alebo 
 

+ 2
3 a w[H O ] 0K c K    (2.32) 

 

 Pokiaľ uskutočníme obe aproximácie, to je zanedbáme autoprotolýzu vody aj 

úbytok HA disociáciou, dostane rovnica pre výpočet rovnovážnej konštanty tvar 
 

+ 2
3

a
[H O ]K

c
  (2.33) 

 

ktorý po úprave poskytne výraz pre výpočet pH slabej jednosýtnej kyseliny 
 

a
1 1pH = p log
2 2

K c  (2.34) 
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2 . 1 . 3  D i s o c i a č n é  k o n š t a n t y  v i a c s ý t n y c h  k y s e l í n  

 

Ako viacsýtne kyseliny označujeme kyseliny, ktoré disociujú vo viacerých krokoch. 

Pre n-sýtnu kyselinu HnA  môžeme jednotlivé disociačné rovnováhy popísať 

rovnicami 

 
+

2 –1 3H A + H O H A + H On n  (2.35) 

2– +
–1 2 –2 3H A + H O H A + H O n n  (2.36) 

2- 3–
–2 2 –3 3H A + H O H A + H On n  (2.37) 

   
( –1)– – +

2 3HA + H O A + H On n
 (2.38) 

 

ktorým prislúchajú disociačné konštanty 

 

A][H
]O][HA[H 3

–
–1

a,1
n

nK


  (2.39) 

]A[H
]O][HA[H

–
1–

3
–2

2–
a,2

n

nK


  (2.40) 

]A[H
]O][HA[H

–2
2–

3
–3

3–
a,3

n

nK


  (2.41) 

   

][HA
]O][H[A

––1)(
3

–

a, n

n

nK


  (2.42) 

 

Celkový počet častíc vyskytujúcich sa v roztoku je rovný n + 3, teda: H3O+, OH–, 

HnA, Hn–1A–, ..., HA(n–1)–, An–. K tomu aby sme určili rovnovážnu koncentráciu 

všetkých častíc z analytickej koncentrácie kyseliny c, vyjdeme opäť z látkovej 

bilancie 

 
2– –

–1 –2[H A] +[H A ] +[H A ]+ ...+[A ] n
n n nc  (2.43) 
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a rovnice elektroneutrality  
 

+ 2– 3– –
3 –1 –2 –3[H O ] = [OH ]+[H A ] + 2[H A ]+ 3[H A ]+ ...+ [A ]  n

n n n n  (2.44) 

 

Po dosadení do vzťahov (2.39)–(2.41) získame sústavu rovníc, ktorej matematickým 

riešením vypočítame presné hodnoty koncentrácií. Z disociačných rovnováh 

vyplýva, že hydroxóniové ióny sú produkované v priebehu disociácie do všetkých 

disociačných stupňov a celková rovnovážna koncentrácia hydroxóniových katiónov 

bude daná súčtom koncentrácií iónov uvoľnených v jednotlivých disociačných 

stupňoch 

 
+ + + + +

3 3 1 3 2 3 3 3[H O ] [H O ] [H O ] [H O ] [H O ]n      (2.45) 

 

 

2.2 GRAFICKÉ METÓDY PRE POPIS  

  ACIDOBÁZICKÝCH ROVNOVÁH 

 

Výpočet zloženia roztoku, v ktorom sa medzi reagujúcimi látkami ustaľuje 

stupňovitá rovnováha, nie je vždy jednoduchý, najmä v prípadoch, kedy sa jednotlivé 

stupne navzájom prekrývajú, alebo je systém ovplyvňovaný vedľajšími reakciami. 

Vzhľadom k tomu, že vlastnosti roztoku sú určované predovšetkým látkami, ktoré 

v ňom za daných podmienok prevažujú, je vhodné urobiť si predstavu predovšetkým 

o podiele prevládajúcich súčastí systému a tiež o tom, ako sa tento podiel mení 

v závislosti na reakčných podmienkach. Názornú predstavu o zložení rovnovážneho 

systému v dostatočne širokom rozmedzí hodnôt tzv. riadiacich premenných veličín 

(v našom prípade pH ) poskytujú diagramy distribučné alebo logaritmické [2, 3]. 

 Distribučný diagram predstavuje grafické znázornenie pomerného zastúpenia 

rôzne protonizovaných foriem n-sýtnej kyseliny HnA. Pomerné zastúpenie 

jednotlivých častíc môžeme vyjadriť pomocou distribučných koeficientov δk 

jednotlivých častíc. Ak c je analytická koncentrácia kyseliny a k celkový počet 

protónov, ktoré kyselina HnA odovzdala, platia vzťahy 
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Všeobecne 

 
–

–[H A ]
 

k
n k

k c
 (2.49) 

 

Z predošlých vzťahov a látkovej bilancie kyseliny vyplýva vzťah 

 

0 1δ + δ +…+ δ = 1n  (2.50) 

 

Ak dosadíme zodpovedajúce distribučné koeficienty δk do príslušných disociačných 

konštánt pre jednotlivé stupne disociácie, budú platiť vzťahy 

 

 

a,1
1 0+

3

δ = δ
[H O ]

K
 

(2.51) 

a,2 a,1 a,2
2 1 0+ + 2

3 3

δ = δ = δ
[H O ] [H O ]

K K K
 (2.52) 

   

a, 
a, = 1

–1 0+ +
3 3

δ = δ = δ
[H O ] [H O ]


n

n
n i 

n n n

KK
 (2.53) 

 

a po následnej úprave dostaneme 

 
+ n

3
0 + n + n-1 + n-2

3 a,1 3 a,1 a,2 3 a,1 a,2 a,3 a,n

[H O ]δ =
[H O ] + [H O ] + [H O ] + + …K K K K K K K

 (2.54) 
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+ n-1
a,1 3

1 + n + n-1 + n-2
3 a,1 3 a,1 a,2 3 a,1 a,2 a,3 a,n

[H O ]
δ =

[H O ] + [H O ] + [H O ] + + …
K

K K K K K K K
 (2.55) 

   

a,1 a,2 a,3 a,n
n + n + n-1 + n-2

3 a,1 3 a,1 a,2 3 a,1 a,2 a,3 a,n

…
δ =

[H O ] + [H O ] + [H O ] + + …
K K K K

K K K K K K K
 (2.56) 

 

Tieto rovnice umožňujú presný výpočet rovnovážnych koncentrácií všetkých častíc 

prítomných vo vodnom roztoku viacsýtnej kyseliny v prípade, že sú známe hodnoty 

disociačných konštánt danej kyseliny, analytická koncentrácia kyseliny a pH roztoku. 

 Distribučný diagram je graf, ktorý znázorňuje distribučné koeficienty 

0 1 2δ ,δ ,δ ,…,δn  ako funkcie pH, tj. skladá sa z  distribučných kriviek δk= f(pH). Body, 

v ktorých krivka odpovedajúca distribučnému koeficientu δk pretína krivku 

prislúchajúcu δk+1, majú súradnice [0,5; pKk+1]. Vzdialenosť medzi dvoma bodmi 

kríženia závisí na hodnote pomeru po sebe idúcich rovnovážnych konštánt a rastie 

s touto hodnotou. Na obr. 2.1 je uvedený príklad distribučného diagramu pre 

kyselinu šťaveľovú. 
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Obr. 2.1 Distribučný diagram  kyseliny šťaveľovej (pKa,1 = 1,25; pKa,2 = 4,29). 

 

 



2 Teoretická časť 19 

 

2.3 VPLYV ŠTRUKTÚRY A ROZPÚŠŤADLA  

  NA ACIDOBÁZICKÉ DISOCIAČNÉ KONŠTANTY 

 

Často požadovaných faktom je schopnosť predpovedať vplyv zmeny v štruktúre 

častice na jej disociačnú konštantu, alebo predpovedať, ako má byť zmenená 

štruktúra častice, aby sme dosiahli požadovanú disociačnú konštantu [1]. K tomu je 

potrebné porozumieť vzťahu medzi štruktúrou a acidobázickými vlastnosťami látky. 

Táto znalosť môže byť následne využitá pri výbere látok použitých ako pufor, 

indikátor, komplexotvorné činidlo alebo reaktant v analytických reakciách. 

 Relatívna sila rôznych kyselín je určená hlavne ich molekulovou štruktúrou, 

predovšetkým silou väzieb medzi O-H, N-H, S-H, alebo C-H v skupinách, ktoré 

podliehajú disociácii. Navyše sila kyseliny závisí na jej interakciách 

s rozpúšťadlom, rovnako ako na interakciách rozpúšťadla s konjugovanou zásadou, 

ktorá vzniká pri disociácii kyseliny v danom rozpúšťadle. Nakoniec silu kyseliny 

ovplyvňujú aj interakcie medzi protónom a rozpúšťadlom. Tento faktor je 

nepodstatný v prípade porovnávania kyslosti kyselín v jednom rozpúšťadle, značnú 

funkciu však nadobúda pri skúmaní správania sa kyselín v rôznych rozpúšťadlách. 

K objektívnemu porovnávaniu sily kyselín môžu byť použité iba výsledky meraní, 

ktoré boli uskutočnené v rovnakom rozpúšťadle, pri rovnakej iónovej sile a pri 

konštantnej teplote. Vplyv zloženia rozpúšťadla na disociačnú konštantu kyseliny 

môže byť študovaný jedine porovnávacou metódou pri jednej konkrétnej kyseline. 

 Nie je možné nájsť všeobecný vzťah medzi štruktúrou a silou kyseliny, ktorý by 

zahŕňal všetky známe typy kyselín, pretože príspevok konkrétneho štruktúrneho 

faktoru na stabilizáciu kyslej alebo zásaditej formy a na solvatáciu kyseliny 

alebo zásady je rôzny pre rôzne typy zlúčenín.  

 Ukázalo sa ako najúspešnejšie obmedziť porovnávanie na skupiny štruktúrne 

podobných zlúčenín. Najčastejšie sa študuje vplyv rôznych substituentov na 

acidobázické vlastnosti skupiny zlúčenín, ktoré majú rovnakú molekulovú kostru 

s rovnakými ionizovateľnými skupinami. 
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2.4 METÓDY STANOVENIA DISOCIAČNÝCH KONŠTÁNT 

 

K stanoveniu rovnovážnych konštánt sa dnes najčastejšie používajú metódy 

potenciometrické, spektrofotometrické a konduktometrické. Menej často metódy 

kinetické, kryoskopické alebo metódy založené na rozdeľovacej chromatografii, 

extrakcii, rozpustnosti či elektroforéze študovaných látok [2], [5]. 

 Tradičnou metódou stanovenia disociačných konštánt je acidobázická titrácia 

s potenciometrickou indikáciou. Potenciometrické titrácie sú objektívnou metódou 

zisťovania konečného bodu titrácie meraním závislosti potenciálu indikačnej 

elektródy na objeme odmerného roztoku pridaného do titrovanej vzorky. Táto 

metóda sa vyznačuje rýchlosťou, presnosťou a  reprodukovateľnosťou, no stanovenie 

je často sťažené slabou rozpustnosťou vzorky vo vode. Alternatívnou metódou 

stanovenia je v tomto prípade meranie tzv. zdanlivej ionizačnej konštanty v zmesiach 

organické rozpúšťadlo-voda, s rozličnými pomermi oboch zložiek. K vyhodnoteniu 

získaných titračných kriviek sa používajú rôzne softwarové programy, založené na 

porovnávaní experimentálne nameranej titračnej krivky s titračnou krivkou 

teoretickou. Pomocou rôznych algoritmov sa získajú hodnoty disociačných konštánt 

študovanej látky [6]. 

 Taktiež absorpčná spektrofotometria predstavuje pomerne presný a pritom 

relatívne jednoduchý postup stanovenia pKa. Absorpčné spektrá organických 

zlúčenín s kyslými, resp. zásaditými skupinami všeobecne závisia od pH prostredia. 

Metódu spektrofotometrického stanovenia disociačnej konštanty môžeme použiť 

u takých elektrolytov, u ktorých sa výrazne líši poloha absorpčného pásu 

disociovanej a nedisociovanej formy. Spektroskopické stanovenie pKa je založené na 

zmene tvaru a intenzity absorpčných spektier pri zmene pH. 
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2.5 ŠTUDOVANÉ POLYAZA DERIVÁTY 

 

Ako modelové látky pre stanovenie disociačných konštánt potenciometrickou 

neutralizačnou titráciou s následným vyhodnotením dát softwarom Hyperquad 2006 

boli v tejto práci vybrané dusíkaté deriváty, ktoré môžeme súhrne nazvať polyaza 

deriváty. Prehľad vybraných látok je podaný na obr. 2.2.  
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Obr. 2.2 Prehľad štruktúr študovaných polyaza derivátov: (1) etyléndiamín, (2) dietyléntriamín, 

(3) trietyléntetramín, (4) propyléndiamín, (5) 1, 5, 8, 12-tetraazadodekán, (6) piperidín, (7) piperazín, 

(8) 1,4-diazacykloheptán, (9) N, N´-bis(3-aminopropyl)piperazín. 
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 V štruktúre študovaných látok sa teda vyskytujú primárne alebo sekundárne 

aminoskupiny. Amíny sú obecne slabými zásadami, čo je dané tým, že dusíkový 

atóm aminoskupiny je v hybridizácii sp3 s jedným voľným elektrónovým párom 

(obr. 2.3) a môže sa teda ľahko protonizovať na skupinu –NH4
+. Všeobecne sú 

alkylamíny zásaditejšie než amoniak. 

 
Obr. 2.2 Orbitálová hybridizácia aminoskupiny. Dusíkový atóm má päť valenčných elektrónov: tri 

z jeho sp3 hybridných orbitálov obsahujú po jednom elektróne a umožňujú tak väzbu s uhlíkovým 

atómom a dvoma atómami vodíkovými; štvrtý sp3 hybridný orbitál obsahuje dva elektróny, teda 

voľný elektrónový pár. (Prevzaté z [7]).  

 

 V tabuľke 2.1 je podaný prehľad hodnôt disociačných konštánt študovaných 

polyaza derivátov podľa normatívnej databázy NIST [8]. Ako štandardná teplota 

bola nájdená 25 C, iónová sila 0,1; pre deriváty 8 a 9 neboli pre tieto štandardné 

podmienky hodnoty disociačných konštánt nájdené. 

 
Tab. 2.1 Hodnoty disociačných konštánt študovaných polyaza derivátov uvedené v [8] s príslušnými  

smerodatnými odchýlkami (pokiaľ boli v [8] uvedené) 

  

derivát podmienky pKa, 1 pKa, 2 pKa, 3 pKa, 4 

1 25 °C, I = 0,1 7,10 ± 0,02 9,92 ±  0,05 – – 

2 25 °C, I = 0,1 4,25 ± 0,06 9,02 ± 0,06 9,86 ± 0,07 – 

3 25 °C, I = 0,1 3,29 ± 0,09 6,58 ± 0,07 9,07 ± 0,03 9,77 ± 0,09 

4 25 °C, I = 0,1 8,76 ± 0,07 10,54 ± 0,07 – – 

5 25 °C, I = 0,1 5,59 8,3 9,77 10,53 

6 25 °C, I = 0,1 11,01 – – – 

7 25 °C, I = 0,1 5,59 ± 0,01 9,71 ± 0,02 – – 

8 25 °C 6,6 10,26 – – 

9 30 °C 6,15 9,28 10,22 – 
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3  EXPERIMENTÁLNA ČASŤ 

 

 
3.1 POUŽITÉ CHEMIKÁLIE 

 

Študovanými polyaza derivátmi boli: 

• etyléndiamín hydrochlorid, čistý (Lachema, ČR) 

• dietyléntriamín, > 97% (Fluka) 

• trietyléntetramín, > 97% (Fluka) 

• propyléndiamín, > 97% (Fluka) 

• 1, 5, 8, 12-tetraazadodekán, čistý (Fluka) 

• piperidín, 99,98% (BASF) 

• piperazín hexahydrát, Ph.Eur.6 (Merck) 

• 1,4-diazacykloheptán, 98% (Alfa) 

• N,N´-bis(3-aminopropyl)piperazín, 98% (Alfa) 
 

 Ďalšími použitými chemikáliami boli: argón 99,99% (Linde), dekahydrát 

tetraboritanu sodného, p.a. (Lachema); dihydrát kyseliny šťaveľovej, p.a. (Lachema); 

hydroxid sodný, p.a. (Lachema); chlorid draselný, p.a. (Lachema); kyselina 

chlorovodíková 36%, p.a. (Lachema). 

 

 

3.2    POSTUP MERANIA 

 

Boli pripravené odmerné roztoky 0,5 mol dm–3 hydroxidu sodného (pripravovaný 

z 44% roztoku hydroxidu sodného) a 0,5 mol dm–3 kyseliny chlorovodíkovej. Presná 

koncentrácia odmerných roztokov bola zisťovaná titráciou s potenciometrickou 

indikáciou na šťaveľovú kyselinu v prípade hydroxidu sodného a na tetraboritan 

sodný v prípade odmerného roztoku kyseliny chlorovodíkovej.  
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      Vlastná potenciometrická titrácia určená k stanoveniu hodnôt disociačných 

konštánt študovaných látok bola uskutočňovaná s počiatočným objemom titrovaného 

roztoku 50 ml. Titrovaný roztok obsahoval 20 ml roztoku študovanej látky 

o koncentrácii 0,01 mol dm–3, 25 ml destilovanej vody a 5 ml roztoku chloridu 

draselného o koncentrácii 1,0 mol dm–3 na zabezpečenie stálej iónovej sily roztoku 

(výsledná iónová sila teda bola 0,1). Príslušný odmerný roztok hydroxidu alebo 

kyseliny bol pridávaný automatickou byretou Autoburette ABU 12 s krokom 

0,025 ml. Titrácia bola prevádzaná pri laboratórnej teplote v atmosfére inertného 

plynu (argón pre odstránenie oxidu uhličitého). Hodnota pH roztoku v titračnej 

nádobke bola meraná pH metrom Jenway 3510 so sklenenou kombinovanou 

elektródou rovnakého výrobcu. Elektróda bola kalibrovaná za pomoci  kalibračných 

roztokov (4,01 ± 0,01 pH, 7,01 ± 0,01 pH a 10,01 ± 0,01 pH) od firmy Hanna 

Instruments (Rumunsko). 

 

 

3.3 SPRACOVANIE DÁT 

 

Namerané dáta boli spracované bežnými štatistickými postupmi [9]. Každé meranie 

bolo opakované trikrát a výsledky meraní boli zapisované v programe Microsoft 

Excel. Zo získaných titračných kriviek boli vypočítané disociačné konštanty za 

pomoci programu Hyperquad 2006 (Protonic Software). 
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4  VÝSLEDKY A DISKUSIA 

 

 
Boli prevedené potenciometrické titrácie študovaných polyaza derivátov odmernými 

roztokmi kyseliny chlorovodíkovej (derivát 1) alebo hydroxidu sodného (deriváty 2–

9) pri laboratórnej teplote a konštantnej iónovej sile I = 0,1. Príklad titračnej krivky 

je uvedený na obr. 4.1. 
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Obr. 4.1 Titračná krivka trietyléntetramínu (derivát 3): 50 ml roztoku trietyléntetramínu o koncentrácii 

0,21×10–3 mol dm–3 titrovaného odmerným roztokom kyseliny chlorovodíkovej o koncentrácii  

0,5 mol dm–3 (f = 0,8898), iónová sila upravená prídavkom chloridu draselného na hodnotu 0,1.  
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Tab. 4.1 Namerané hodnoty disociačných konštánt študovaných polyaza derivátov  

derivát pKa, 1 pKa, 2 pKa, 3 pKa, 4 

1 7,22  0,04 9,90  0,03   

2 6,34  0,14a 9,49  0,08 9,96  0,10  

3 2,64  0,50 5,80  0,13 8,78  0,11 10,14  0,10 

4 8,95  0,01  10,81 ± 0,01   

5 4,71  0,14 7,62  0,10 9,77  0,07 10,88  0,07 

6 11,00  0,07    

7 5,40  0,50a  9,44  0,12   

8 6,46  0,10 10,06  0,07   

9 5,75  0,50 8,76  0,14 10,87  0,13  

 

 Na základe nameraných dát boli za pomoci programu Hyperquad 2006 stanovené 

hodnoty disociačných konštánt, ktorých prehľad je uvedený v tabuľke 4.1. 

Porovnaním nameraných údajov s údajmi literárnymi bola nájdená dobrá zhoda, 

ktorú môžeme demonštrovať koreláciou nameraných a tabelovaných hodnôt 

disociačných konštánt (obr. 4.2). Z 95% intervalu spoľahlivosti tejto korelácie sa 

odchyľujú dve hodnoty: pKa,1(derivát 2) a pKa,2 (derivát 3). Z nameraných hodnôt 

disociačných konštánt boli v prípade derivátov 8 a 9 vypočítané aj distribučné grafy 

(obr. 4.3 a 4.4), pretože tabelované hodnoty v tab. 2.1 neboli namerané za 

identických podmienok ako u derivátov 1–7.  
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Obr. 4.2 Korelácia experimentálne nameraných hodnôt disociačných konštánt študovaných  derivátov 

s tabelovanými údajmi v tabuľke 2.1, r = 0.9600. Čiarkovaná línia vyznačuje 95% interval 

spoľahlivosti korelácie.  
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Obr. 4.3 Distribučný diagram 1,4-diazacykloheptánu (derivát 8, pKa,1 = 6,46; pKa,2 = 10,06). 
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Obr. 4.4 Distribučný diagram N,N´-bis(3-aminopropyl)piperazínu (derivát 9, pKa,1 = 5,75; pKa,2 =  

= 8,76; pKa,3 = 10,87). 



5 Záver 28 

 

 

5  ZÁVER 

 

 
Cieľom tejto práce bolo stanovenie disociačných konštánt vybraných polyaza 

derivátov metódou neutralizačnej potenciometrickej titrácie s následným 

spracovaním dát pomocou software Hypequad 2006. Bola nájdená dobrá zhoda 

experimentálne stanovených disociačných konštánt s hodnotami publikovanými 

v literatúre. Prednosťou získaných hodnôt je ich stanovenie za rovnakých 

experimentálnych podmienok. 
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