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WPROWADZNIE  

 

1. Wstęp 

 

Procesom fizycznym i chemicznym towarzyszą w większości przypadków efekty 

energetyczne, dlatego ciepło stanowi uniwersalny wskaźnik przemian fizycznych  

i chemicznych. Dział, zajmujący się metodami pomiaru ilości ciepła wydzielanego lub 

pochłanianego podczas procesów fizycznych lub chemicznych nazywamy kalorymetrią.  

W kalorymetrii, wskaźnikiem zmian własności badanego układu jest ciepło, q, 

którego jednostką w układzie SI jest dżul, J. Wciąż jednak w literaturze chemicznej oraz 

w oprogramowaniu dołączanym do kalorymetrów przez producentów powszechnie 

używaną jednostką ciepła jest kaloria, cal.: 

1 cal = 4,184 J 

Pomiary kalorymetryczne wykonywane są w funkcji czasu. Wynikiem pomiaru 

jest termogram przedstawiający zależność zmian mocy, dq/dt, do czasu, t. Jednostką 

mocy  

w układzie SI jest wat, W.: 

1 W = 1 J . s-1 

W praktyce, pomiary kalorymetryczne w większości przypadków prowadzone są 

w warunkach stałego ciśnienia (atmosferycznego), p, stąd też globalny efekt 

energetyczny towarzyszący badanemu procesowi jest równy różnicy entalpii ΔH układu 

w stanie końcowym i początkowym: 

ΔH = H2 – H1= qp (p = const.) 
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W przypadku procesów zachodzących w stałej temperaturze i przy stałym 

ciśnieniu (kalorymetria izotermiczna), możliwość zajścia procesu samorzutnego określa 

wartość energii swobodnej Gibbsa, ΔG, zdefiniowanej równaniem: 

ΔG = ΔH – TΔS, 

gdzie ΔS oznacza zmianę entropii układu. Z równania wynika, że w warunkach 

izotermicznych o samorzutności danego procesu może decydować czynnik entalpowy, 

ΔH oraz entropowy, ΔS. 

 

ΔG < 0 proces samorzutny 

ΔG = 0 stan równowagi 

ΔG > 0 proces wymuszony 

 

 

2. Izotermiczna kalorymetria miareczkowa 

 

Izotermiczna kalorymetria miareczkowa (z ang. Isothermal Titration Calorimetry,  

w skrócie ITC) należy do metod termoanalitycznych, w której mierzy się efekty 

energetyczne towarzyszące procesom zachodzącym w stałej temperaturze podczas 

dodawania do roztworu zawierającego substrat roztwór liganda.  

Kalorymetr miareczkowy składa się z dwóch identycznych celek: celki 

pomiarowej (ang. sample cell), w której zachodzi reakcja oraz celki odniesienia (ang. 

reference cell), wypełnionej wodą (rys. 1). Obie celki umieszczone są symetrycznie 

wewnątrz tego samego płaszcza adiabatycznego. Pomiędzy celkami znajduje się czujnik 
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temperatury (Differential Power sensor) rejestrujący różnicę temperatur obu celek  

(rys. 2). 

 

 
Rys. 1. Schemat układu miareczkującego – ITC 
 

Roztwór substratu znajduje się w celce pomiarowej, do której dodawany jest za 

pomocą strzykawki, w ustalonych odstępach czasu, roztwór liganda. Podczas pomiaru, 

obracająca się z zadaną prędkością igła strzykawki, z odpowiednio wyprofilowaną 

końcówką, zapewnia ciągłe mieszanie reagentów. 

Podczas wstrzykiwania roztworu liganda ciepło zostaje uwalniane lub 

absorbowane, w zależności od rodzaju oddziaływania, w ilości proporcjonalnej do liczby 

moli związanego liganda. W przypadku reakcji endotermicznej temperatura celki 

pomiarowej jest niższa od temperatury celki odniesienia. Sygnał o powstaniu różnicy 

temperatur przechodzi do układu sterującego dodatkowym elementem grzejnym, który 
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doprowadza do celki pomiarowej tyle energii, ile potrzeba do skompensowania różnicy 

temperatur (rys. 2). W procesie egzotermicznym, temperatura celki pomiarowej jest 

wyższa od temperatury celki odniesienia, a dodatkowy element grzejny musi 

doprowadzić dodatkową ilość energii do celki odniesienia, aby temperatury obu naczyń 

były w czasie pomiaru jednakowe. Energia doprowadzona dodatkowo do celki 

reakcyjnej lub referencyjne (w zależności od typu przemiany) odpowiada entalpii 

przemiany, ΔH.  

 

 
Rys. 2. Pomiar różnicy temperatur pomiędzy celką reakcyjną a odniesienia 

 
 

Dane miareczkowania kalorymetrycznego przedstawiane są na termogramie 

zależności mocy [μcal · s-1] od czasu [min], t = f(dH/dt). Wykres przedstawia serię 

pików, które odpowiadają kolejnym krokom miareczkowania (rys. 3). Kalorymetr 

połączony jest z elektronicznym urządzeniem całkującym, co umożliwia obliczanie pola 
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piku, a tym samym oznaczanie entalpii ΔH. Powierzchnia piku jest proporcjonalna do 

efektu cieplnego przemiany. Wraz z dodatkiem kolejnych porcji titranta wielkość pików 

maleje z uwagi na malejącą ilość reagentów biorących udział w reakcji. Miareczkowanie 

prowadzi się do momentu, w którym wszystkie potencjalne miejsca substratu zdolne do 

wiązania liganda zostaną wysycone, a na termogramie rejestrowane są jedynie efekty 

cieplne związane z rozcieńczaniem dodawanego roztworu liganda. 
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Rys. 3. Termogram w metodzie ITC 

 

Przedstawiając na wykresie wartości entalpii [kcal . mol-1 liganda] 

odpowiadających kolejnym krokom miareczkowania w funkcji stosunku molowego 
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liganda do substratu [ligand]/[substrat] otrzymujemy krzywą miareczkowania 

kalorymetrycznego w metodzie ITC, tzw. izotermę wiązania (rys. 4). 

 

 

Rys. 4. Krzywa miareczkowania kalorymetrycznego w metodzie ITC – izoterma wiązania 

 

Cały eksperyment sterowany jest przez komputer. Użytkownik wprowadza 

parametry eksperymentalne tj.: 

- temperatura [oC] – zakres: od 2 oC do 70oC 

- liczba kroków miareczkowania 

- objętość dodawanego titranta [μl] – max. 280 μl 
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- czas dodawania titranta [s] 

- czas pomiędzy kolejnymi krokami miareczkowania [s] 

- prędkość obrotów mieszadła [rpm] 

Do analizy danych ITC wykorzystuje się program komputerowy dołączony przez 

producenta kalorymetru, za pomocą którego, dopasowuje się krzywe miareczkowania 

do danych eksperymentalnych. Z krzywych eksperymentalnych oblicz się: 

- stechiometrię reakcji (n) 

- stałą trwałości (Kb) 

- entalpię reakcji (ΔH) 

- entropię reakcji (ΔS) 

 

 

3. Warunki eksperymentu 

 

Przygotowanie próbek 

 

Izotermiczny kalorymetr miareczkowy mierzy ciepło reakcji podczas dodawania 

titranta zawierającego ligand do roztworu substratu umieszczonego w celce pomiarowej. 

W trakcie miareczkowania mieszanina reakcyjna utrzymywana jest w stałej 

temperaturze i mieszana z jednakową prędkością. Podczas dodawania titranta do 

roztworu miareczkowanego generowane są jednocześnie dodatkowe efekty 

energetyczne, inne niż ciepło wiązania ligand – substrat. W celu prawidłowego 

przeprowadzenia pomiaru należy w możliwie jak największym stopniu zminimalizować 
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uboczne efekty cieplne, aby z jak największą dokładnością mierzyć ciepło wiązania 

reagentów. 

Dodatkowe efekty energetyczne, nie związane z ciepłem wiązania to: 

a) ciepło mieszania roztworów liganda i substratu, które jest tym większe im większa są 

różnica wartości pH, stężenia oraz temperatury obu roztworów, 

b) ciepło rozcieńczania roztworu liganda, którego wartość może być znaczna w sytuacji, 

gdy cząsteczki liganda są zdolne przy wyższych stężeniach tworzyć dimery lub większe 

agregaty. 

 

Głównym czynnikiem zakłócającym dokładne wyznaczenie entalpii wiązania jest 

różnica pH roztworów liganda i substratu. W celu jego wyeliminowania, w metodzie ITC 

stałe próbki rozpuszcza się najczęściej bezpośrednio w roztworach buforowych o takim 

samym stężeniu. Po rozpuszczeniu reagentów sprawdza się pH otrzymanych roztworów 

pehametrem. Jeżeli pH roztworu sporządzonego różni się od pH roztworu buforowego, 

w którym rozpuszczono próbkę, więcej niż 0,05 jednostki, wówczas należy dopasować 

wartość pH dodając do niego niewielką ilość 1 M NaOH lub 1 M HCl. 

Stężenia reagentów dobiera się w zależności od stechiometrii reakcji (n), entalpii 

wiązania (ΔHb) oraz stałej wiązania (Kb). W przypadku silnych oddziaływań stosuje się 

małe stężenia roztworów (0,05 – 1 mM), natomiast słabe oddziaływania bada się przy 

dużych stężeniach reagentów (10 – 100 mM). W praktyce, stosuje się najczęściej 2,5 - 3-

krotny nadmiar odczynnika miareczkującego, aby upewnić się, że całkowita ilość 

substratu przereagowała. Jeżeli próbka liganda jest słabo rozpuszczalna, droga lub 

dysponujemy niewielką jej ilością, wówczas możemy wykonać miareczkowanie 
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odwrotne, umieszczając w celce pomiarowej ligand i miareczkują go roztworem 

substratu. 

 

Wykonanie pomiarów 

 

W dokładnych pomiarach należy uwzględnić udział wszystkich efektów 

energetycznych, również tych nie związanych z ciepłem wiązania, które towarzyszącą 

reakcji. W tym celu przeprowadza się trzy eksperymenty: 

1. pomiar ciepła rozcieńczania liganda (Δrozc.HL) w tym samym rozpuszczalniku, w 

którym przygotowano roztwór substratu 

2. pomiar ciepła rozcieńczania substratu w tym samym rozpuszczalniku, w którym 

był rozpuszczony ligand (Δrozc.HS) 

3. pomiar ciepła mieszania roztworu liganda z roztworem substratu (ΔmHeksp.) 

Następnie, od wyznaczonego ciepła reakcji miareczkowania substratu ligandem 

należy odjąć ciepło rozcieńczania liganda oraz ciepło rozcieńczania substratu. W ten 

sposób otrzymuje wartość entalpii wiązania ligand – substrat (ΔHb): 

 

ΔHb = ΔmHeksp. - Δrozc.HL - Δrozc.HS 

 

4. Parametry termodynamiczne reakcji kompleksowania 

 

Większość reakcji chemicznych zachodzących w przyrodzie to reakcje 

kompleksowania. Mają one fundamentalne znaczenie w chemii analitycznej, technologii 

chemicznej, medycynie oraz w różnorodnych procesach biochemicznych. Metoda 
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izotermicznego miareczkowania kalorymetrycznego stanowi, w odróżnieniu od innych 

metod analitycznych, potężne narzędzie do badania reakcji powstawania kompleksów, 

ponieważ podczas jednego eksperymentu uzyskujemy informacje o stechiometrii 

powstałego kompleksu (n), stałej trwałości (K), a także o parametrach 

termodynamicznych reakcji (ΔH, ΔS, ΔG). Dane te pozwalają na opis badanego procesu 

na poziomie molekularnym. Z tych powodów, metoda ITC znajduje, szczególnie w 

ostatnich latach, szerokie zastosowanie do badania, miedzy innymi, aktywności 

biologicznej i farmakologicznej nowych związków. 

Związki, kandydujące do roli potencjalnych leków muszą charakteryzować się 

wysoką selektywnością, aktywnością oraz odpowiednią trwałością termodynamiczną i 

kinetyczną w połączeniach z makrocząsteczkami biologicznymi. Określenie zależności 

pomiędzy strukturą a własnościami związku stanowi podstawowy cel w technologii 

odkrywania leków. Parametrem optymalizowanym podczas projektowania nowych, 

biologicznie czynnych związków jest stała trwałości (wiązania) – Kb. Dla reakcji 

równowagowej opisanej równaniem: 

nL(aq) + S(aq) = LnS(aq) 

wartość Kb opisuje stan, w którym niezwiązane reagenty i kompleks pozostają w 

równowadze. Dla reakcji przebiegającej w stosunku molowym 1:1, wyrażenie na stała 

trwałości przedstawia wzór: 

]][[

][

SL

LS
Kb =    (T = const.) 

Wyrażenie to definiuje stan równowagi, nie informuje jednak o szybkości z jaką 

stan ten został osiągnięty. Duża wartość stałej Kb oznacza, że stan równowagi 

przesunięty jest w stronę tworzenia kompleksu, zaś mała wartość oznacza przesunięcie 

stanu równowagi w stronę niezwiązanych reagentów. Z tych powodów chemiczne 
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modyfikacje struktury potencjalnych leków prowadzi się w taki sposób, aby wartość 

stałej Kb danej reakcji była jak największa. Poprawia się w ten sposób parametry 

farmakologiczne i selektywność badanych związków. 

Stała trwałości (Kb) dostarcza ogólnych informacji o oddziaływaniach wiążących. 

Jej wartość obejmuje wszystkie efekty występujące podczas wiązania liganda z 

substratem. Każdej reakcji towarzyszy zawsze szereg odrębnych procesów tj. zmiany w 

strukturze konformacyjnej reagentów, zrywanie i powstawanie wiązań wodorowych, 

oddziaływania elektrostatyczne, hydrofobowe oraz zmiany własności środowiska 

reakcji. Znajomość parametrów termodynamicznych reakcji pozwala zatem lepiej 

zrozumieć charakter przemian chemicznych oraz czynniki wpływające na trwałość 

powstających połączeń, aniżeli znajomość jedynie wartości stałej Kb. 

Jeżeli zapiszemy równanie reakcje, jak poprzednio, w postaci: nL(aq) + S(aq) = 

LnS(aq), to ΔbH tej reakcji jest energią kompleksowania. Trwałość kompleksu określona 

jest różnicą energii kompleksowania substratu z rozpuszczalnikiem i z ligandem. W 

wyrażeniach na stałe trwałości pomija się stężenie rozpuszczalnika, zakładając, że 

stężenia reagentów są na tyle małe, iż aktywność rozpuszczalnika pozostaje stała w 

czasie pomiaru. Wartość entalpii wiązania (ΔbH) otrzymuje się w metodzie ITC 

bezpośrednio z eksperymentu, natomiast wartość energii swobodnej Gibbsa (ΔbG) 

oblicza się z równania: 

RT

G

b

b

eK

)( −

= , 

które po logarytmowaniu przyjmuje postać: 

RT

G
K b

b


−=ln  

ΔbG = -RTlnKb 
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Przeprowadzając eksperyment w więcej niż w jednej temperaturze uzyskujemy 

informacje o zmianie pojemności cieplnej (ΔCp). Pozwala to na obliczenie zmian entalpii  

i entropii badanego procesu w funkcji temperatury: 

12

12
)()(

TT

HH

dT

Sd
T

dT

Hd
C

TbTbbb
p

−

−
=


=


=  

Wartość stałej wiązania określa energia swobodna Gibbsa, która jest funkcją 

entalpii i entropii tworzenia kompleksu. Wiązaniu liganda z substratem towarzyszą 

zmiany w oddziaływaniach wewnątrz- i międzycząsteczkowych wszystkich składników 

badanego układu, a w tym również cząsteczek rozpuszczalnika oraz mogących tworzyć 

się produktów pośrednich. Efekty te znajdują swoje odzwierciedlenie w wartościach 

entalpii i entropii reakcji, których wzajemna relacja wpływa na wartość ΔbG, a tym 

samym na Kb. 

Czynnik entalpowy związany jest z liczbą oraz siłą oddziaływań 

międzyatomowych w procesie wiązania. Wzrost siły i liczby oddziaływań powoduje 

uwalnianie większej ilości ciepła, a więc ΔbH przyjmować będzie bardziej ujemne 

wartości. Jak wynika z zależności ΔbG = ΔbH - TΔbS, im bardziej ujemna jest wartość 

entalpii wiązania tym większa jest wartość stałej Kb, a tym samym wzrasta stabilność 

termodynamiczna kompleksu. 

Podczas tworzenia kompleksu następuje zrywanie i tworzenie się dużej liczby 

wiązań. Jeżeli wiązanie substratu z ligandem przebiega z równoczesnym uwalnianiem z 

bezpośredniej sfery koordynacyjnej substratu większej liczby cząsteczek niż liczba 

przyłączanych ligandów, wówczas zmiana energii swobodnej silnie zależy od zmiany 

entropii, której dodatnia wartość w takiej sytuacji zwiększa się. Ma to również swoje 
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konsekwencje we wzroście ujemnej wartości ΔbG. Czynnik entropowy ma szczególne 

znaczenia np. w procesie tworzenia kompleksów chelatowych, np.: 

[M(NH3)6]2+ + 3H2N-CH2CH2-NH2 = [M(en)3]2+ + 6NH3 

W powyższej reakcji 3 cząsteczki dwukleszczowego liganda etylenodiaminy (en) 

wymieniają 6 cząsteczek ligandu NH3. Zwiększenie entropii wynika z fakty, że liczba 

cząsteczek substratów jest równa 4, a produktów 7. 

Reakcji może towarzyszyć także wzrost uporządkowania układu. Wówczas 

ujemna wartości entropii musi być kompensowana obniżeniem wartości entalpii, aby 

ΔbG < 0. Interpretacja termodynamiki reakcji nie jest prosta i należy dokonywać jej z 

dużą ostrożnością. Pełne zrozumienie natury powstawania kompleksu wymaga jednak 

poznania profilu termodynamicznego reakcji na poziomie molekularnym. 
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ZAKRES I CEL ĆWICZENIA 

 

Podczas przeprowadzania eksperymentów student zapozna się z obsługą 

izotermicznego kalorymetru miareczkowego, ideą pomiaru, a także z opracowywaniem 

wyników oraz ich interpretacją. Umiejętności te pozwolą mu na wykorzystanie zdobytej 

wiedzy podczas planowania badań biochemicznych, farmaceutycznych oraz 

analitycznych. 

Zakres ćwiczenia obejmuje przeprowadzenie jednego z niżej zaproponowanych 

doświadczeń: 

 

1. Wyznaczanie parametrów termodynamicznych reakcji kompleksowania 

wybranych jonów kwasem etylenodiaminotetraoctowym. 

2. Charakterystyka termodynamiczna oddziaływania cytydyno-2-monofosforanu z 

rybonukleazą A 

3. Wyznaczanie ciepła dysocjacji słabych kwasów organicznych. 
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CZĘŚĆ LABORATORYJNA 

 

1. Wyznaczanie parametrów termodynamicznych reakcji kompleksowania 

wybranych jonów kwasem etylenodiaminotetraoctowym. 
 

Kwas etylenodiaminotetraoctowy, w skrócie EDTA, jest powszechnie stosowanym 

kompleksonem [1]. Reaguje on z jonami metalu w stosunku stechiometrycznym 1:1, 

niezależnie od wartościowości metalu [2]. Kompleksy te są trwałe i dobrze 

rozpuszczalne w wodzie. Charakterystyka oddziaływań kwasu z jonami 

dwuwartościowych metalami stanowić może prosty model pozwalający głębiej wniknąć 

w mechanizm oraz specyficzność procesu oddziaływania metali z miejscami 

koordynacyjnymi ligandu [3]. Z uwagi na rosnące zainteresowanie możliwościami 

aplikacyjnymi kwasu EDTA oraz jego pochodnymi w biotechnologii i medycynie (jako 

środka terapeutycznego) duże znaczenie poznawcze ma zrozumienie 

termodynamicznego procesu chelatacji [5]. 
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Wykonanie pomiarów 

 

Przygotowanie roztworów buforowych: 

Przygotować roztwór buforowy MES o stężeniu 20 mM i pH równym 6 oraz 2 

roztwory buforowe TRIS o stężeniu 20 mM i pH równym 6 i 8. W tym celu rozpuścić w 

kolbie miarowe o pojemności 1 dm3 odpowiednie ilości składników, a następnie 

sprawdzić za pomocą pehametru wartość pH. Do roztworu dodawać porcjami niewielki 

ilość 1 M roztworu HCl lub NaOH, aż do uzyskania wymaganej wartości pH 

Przygotowanie roztworów próbek: 

Przygotować buforowe roztwory soli CaCl2, NiCl2 (lub innych wskazanych przez 

prowadzącego ćwiczenia) o stężeniu równym 10 mM. W tym celu rozpuścić w kolbie 

miarowej o pojemności 10 cm3 obliczoną ilość soli w przygotowanym wcześniej 

roztworze buforowym, a następnie sprawdzić pH otrzymanego roztworu. Pobrać 1 cm3 

tak sporządzonego roztworu i przenieść go do drugiej kolby miarowe o pojemności 10 

cm3. Kolbę uzupełnić do kreski roztworem buforowym, poczym ponownie sprawdzić 

wartość pH. Należy pamiętać, aby wartość pH tak sporządzonego roztworu nie różniła 

się więcej niż 0,05 jednostki pH od roztworu buforowego. 

Roztwór liganda o stężeniu 10 mM sporządzić w analogiczny sposób jak opisano 

wyżej, rozpuszczając w kolbce miarowej o pojemności 10 cm3 odpowiednią ilość kwasu 

EDTA w danym roztworze buforowym. Roztwór rozcieńczyć odpowiednim roztworem 

buforowym, aby jego stężenie było równe 0,1 mM. 

Miareczkowanie wykonujemy w kalorymetrze AutoITC firmy MicroCal, Inc. 

(Northampton, MA) zgodnie ze wskazówkami prowadzącego ćwiczenia. Aby wyznaczyć 
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stałą wiązania K oraz parametry termodynamiczne reakcji kompleksowania, należy 

przeprowadzić, zachowując te same warunki pomiaru, dwa eksperymenty: 

a) wyznaczyć ciepło rozcieńczania soli (substratu) w roztworze buforowym nie 

zawierającym liganda, 

b) wyznaczyć ciepło mieszania roztworu EDTA (liganda) z roztworem substratu. 

Pomiar ciepła mieszania roztworu liganda i substratu wykonuje się trzykrotnie, a 

następnie wprowadza się korektę na ciepło rozcieńczania soli. 

Do analizy danych miareczkowania wykorzystuje się program komputerowy Origin 

(MicroCal Inc) dołączony do kalorymetru przez producenta. 

 

2. Charakterystyka termodynamiczna oddziaływania cytydyno-2-

monofosforanu z rybonukleazą A. 
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Wykonanie pomiarów 

Przygotowanie buforu octanowego o stężeniu 50 mM i pH 5,5: 
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Rozpuścić w kolbie miarowej o pojemności 2 dm3 9,814 g soli (ACS grade) w 

wodzie dejonizowanej. Następnie sporządzić 500 cm3 50 mM roztworu kwasu octowego 

rozpuszczając w kolbie miarowej 1,431 cm3 bezwodnego kwasu octowego. 

Bufor octanowy sporządza się dodając 50 mM roztwór kwasu octowego do 1,5 dm3 50 

mM roztworu octanu potasu do momentu, w którym pH buforu osiągnie wartość 5,5. 

Przygotowanie buforu TRIS-HCl o stężeniu 0,2 M i pH 7: 

Rozpuścić 2,422 g zasady TRIS w kolbie miarowej o pojemności 100 cm3 w 

wodzie dejonizowanej, a następnie doprowadzić roztwór do pH równego 7,0 dodając 

porcjami niewielkie ilość 1 M HCl. 

Przygotowanie roztworu cytydyno-2-monofosforanu o stężenie 2,0 – 2,2 mM: 

Rozpuścić ok. 10 mg cytydyno-2-monofosforanu w 5,5 cm3 50 mM roztworu 

octanu potasu, a następnie dodać 5,5 cm3 50 mM roztworu buforowego octanowego o 

pH 5,5. Aby uzyskać roztwór cytydyno-2-monofosforanu o pH równym 5,5, należy 

dodawać do niego porcjami niewielkie ilości 50 mM roztworu kwasu octowego lub 

octanu potasu. 

Oznaczanie stężenie roztworu cytydyno-2-monofosforanu: 

Stężenie roztworu wyznacza się metodą spektrofotometryczną. W tym celu 0,5 

cm3 badanego roztworu rozcieńcza się w kolbie miarowej o pojemności 10 cm3 0,2 

molowym roztworem buforu TRIS o pH = 7,0. Następnie wyznacza się wartość absorpcji 

przy długości fali 260 nm. Dla molowego współczynnika ekstynkcji równego 7400 [cm-1 . 

M-1] wyznacz się stężenie cytydyno-2-monofosforanu korzystając ze wzoru: 

l

A
c


=


, 

gdzie: 

 A – absorpcja przy danej długości fali 
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 ε – molowy współczynnik ekstynkcji 

 l – grubość kuwety 

 

Przygotowanie roztworu rybonukleazy A o stężenie ok. 0,06 mM: 

Rozpuścić ok. 20 mg rybonukleazy A w 20 cm3 buforu octanowego o pH = 5,5. 

Tak przygotowany roztwór dializować dwukrotnie w 500 cm3 roztworu buforowego, 

używając worków o wielkości porów 6-8000 kD. Każda dializa powinna trwać ok. 3 

godzin w temperaturze ok. 4oC. 

Oznaczanie stężenie roztworu rybonukleazy A: 

Stężenie roztworu wyznacza się metodą spektrofotometryczną, odczytując 

wartość absorpcji przy długości fali 280 nm i biorąc do obliczeń wartość molowego 

współczynnika ekstynkcji równą 9800 [cm-1 . M-1] 

Miareczkowanie wykonujemy w kalorymetrze AutoITC firmy MicroCal, Inc. 

(Northampton, MA) zgodnie ze wskazówkami prowadzącego ćwiczenia. Aby wyznaczyć 

stałą wiązania Kb oraz parametry termodynamiczne oddziaływania, należy 

przeprowadzić, zachowując te same warunki pomiaru, dwa eksperymenty: 

c) wyznaczyć ciepło rozcieńczania cytydyno-2-monofosforanu (substratu) w 

roztworze buforowym nie zawierającym liganda, 

d) wyznaczyć ciepło mieszania roztworu rybonukleazy A (liganda) z roztworem 

substratu. 

Pomiar ciepła mieszania roztworu liganda i substratu wykonuje się trzykrotnie, a 

następnie wprowadza się korektę na ciepło rozcieńczania soli. Do analizy danych 

miareczkowania wykorzystuje się program komputerowy Origin (MicroCal Inc) 

dołączony do kalorymetru przez producenta. 
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3. Wyznaczanie ciepła dysocjacji słabych kwasów organicznych 

 

Wyznaczenie ciepła dysocjacji mocnego kwasu jest stosunkowo proste i można tego 

dokonać w bezpośrednim pomiarze kalorymetrycznym, mierząc ciepło reakcji [1,2]: 

H3O+ + OH- = 2H2O  Δzob.H (ciepło zobojętnienia) 

Z kolei, ciepło dysocjacji słabego kwasu jest trudne do wyznaczenia z 

bezpośrednich pomiarów kalorymetrycznych. Procesowi temu towarzyszy szereg innych 

efektów, które nie są związane z tworzeniem cząsteczki wody, tak jak ma to miejsce w 

przypadku reakcji zobojętniania mocnego kwasu. Słabe kwasu nie ulegają w roztworze 

wodnym całkowitej dysocjacji i oprócz efektu cieplnego związanego z tworzeniem 

cząsteczki wody, procesowi temu towarzyszą efekty energetyczne związane z dysocjacją 

kwasu oraz hydratacją jonów powstających podczas dysocjacji. 

Można przyjąć, że różnica ciepeł zobojętniania mocnego i słabego kwasu tą samą 

zasadą wynika ze zużywania się części energii na dysocjację słabego kwasu [3]: 

Δdys.HHA = Δzob.HHA + Δzob.HHCl 
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Wykonanie pomiarów 

 

Przygotować 0,1 M roztwory zasady NaOH oraz kwasów mrówkowego, 

octowego, chlorooctowego oraz propionowego. 

Miareczkowanie wykonujemy w kalorymetrze AutoITC firmy MicroCal, Inc. 

(Northampton, MA) zgodnie ze wskazówkami prowadzącego ćwiczenia. Aby wyznaczyć 

ciepło dysocjacji słabego kwasu należy przeprowadzić, zachowując identyczne warunki, 

następujące eksperymenty: 

a) wyznaczyć ciepło rozcieńczania kwasu HCl (Δrozc..HHCl) 

b) wyznaczyć ciepło reakcji kwasu HCl zasadą NaOH (Δzob.HHCl) 

c) wyznaczyć ciepło rozcieńczania słabego kwasu (Δrozc..HHA) 

d) wyznaczyć ciepło reakcji słabego kwasu zasadą NaOH (Δzob.HHA) 

Ciepło dysocjacji słabego kwasu (Δdys.HHA) oblicz się na podstawie: 

Δdys.HHA = Δzob.HHA – Δrozc..HHA - Δzob.HHCl + Δroz.HHCl 

Każdy pomiar należy wykonać trzykrotnie. Do analizy danych miareczkowania 

wykorzystuje się program komputerowy Origin (MicroCal Inc) dołączony do 

kalorymetru przez producenta. 
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