Izotermiczna kalorymetria
miareczkowa

Zdecydowanej wiekszosci przemian fizycznych, chemicznych
oraz biochemicznych towarzyszy absorpcja lub uwalnianie
energii na sposéb ciepta, dlatego ciepto stanowi uniwersalny
wskaznik przebiegu tego rodzaju przemian. Izotermiczna kalo-
rymetria miareczkowa, w skrocie ITC (z ang. Isothermal titration
calorimetry), to technika kalorymetryczna, w ktérej mierzy sie
efekty energetyczne jakie towarzysza procesom zachodzacym
w statej temperaturze (i pod statym cisnieniem atmosferycz-
nym) podczas miareczkowania. Na podstawie pomiaru energii
uwalnianej lub absorbowanej w trakcie miareczkowania kalo-
rymetrycznego wyznaczy¢ mozna statg tworzenia kompleksu
K, stechiometrie badanego potaczenia oraz wartoscifunkgji ter-
modynamicznych reakdji, tj. zmiane entalpii swobodnej (AG°),
zmiane entalpii (AH°) oraz zmiane entropii (AS°)’
dane pozwalaja opisa¢ badany proces na poziomie mikrosko-
powym.

). Otrzymane

State tworzenia komplekséw majg istotne znaczenie w zrozu-
mieniu proceséw zachodzacych w roztworach, poznaniu roli
jonéw metali w biologii, srodowisku oraz w réznorodnych pro-
cesach przemystowych. Wartos¢ statej tworzenia K dostarcza
ogdlnych informacji o oddziatywaniach jonu metalu z ligan-
dem. Jednoczesnie znajomos$¢ wartosci funkcji termodyna-
micznych reakgcji (AH, AS) pozwala lepiej zrozumieé¢ charakter
zachodzacych przemian fizykochemicznych oraz czynniki
wptywajace na trwatos¢ powstajacych potaczen. Z tego powo-
du zainteresowanie metoda ITC, szczegdlnie w ostatnich latach,
stale wzrasta. Dodatkowo ze wzgledu na mozliwos¢ stosowa-
nia roztworéw nieprzezroczystych oraz brak koniecznosci zna-
kowania reagentéw grupami chromo- lub fluorogenicznymi,
izotermiczna kalorymetria miareczkowa stanowi¢ moze alter-
natywe lub uzupetnienie innych technik pomiarowych. Tech-
nike ITC wykorzystuje sie gtéwnie w badaniach biologicznych,
biochemicznych, tj. do badania oddziatywan biatek, kwasow
nukleinowych, ttuszczéw oraz innych makromolekut, a takze do
badania kinetyki enzymatycznej [1]. W niniejszym artykule zo-
staly przedstawione wybrane aspekty teoretyczne i praktyczne

) Izotermiczne miareczkowanie kalorymetryczne prowadzone jest przy staty
cisnieniu (ok. T atm), natomiast stezenia reagentéw sg rézne od wartosci stan-
dardowych. Pomimo tego indeks gérny ,°” jest ogdlnie stosowany w zapisie
funkcji termodynamicznych uzyskanych z pomiaru ITC.
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zwigzane z wykorzystaniem techniki ITC do badania oddziaty-
wania jonéw metali z ligandami organicznymi. Pomiary kalory-
metryczne zostaty przeprowadzone w temperaturze 298,15 K
przy uzyciu kalorymetru AutolTC firmy MicroCal Inc. GE Health-
care, Northampton, USA.

Budowa oraz zasada dzialania izotermicznego kalorymetru
miareczkowego AutolTC firmy MicroCal Inc. GE Healthcare
Kalorymetr ITC sktada sie z dwdch identycznych celek umiesz-
czonych symetrycznie wewnatrz pfaszcza adiabatycznego-
(rys.1). Celka odniesienia wypetniona jestnajczesciej woda,
natomiast do celki pomiarowej z roztworem substratu doda-
wany jest podczas miareczkowania titrant. Podczas catego
miareczkowania celka odniesienia utrzymywana jest w statej
temperaturze. Miedzy celkami znajduje sie czujnik temperatu-
ry rejestrujgcy réznice temperatur obu celek. Celka pomiarowa
ogrzewana jest za pomoca dodatkowego elementu grzejnego
w taki sposdb, aby réznica temperatur miedzy celkami byta za-
wsze réwna zeru. Titrant dodawany jest za pomoca strzykawki
do celki pomiarowej w ustalonych odstepach czasu. Podczas
dodawania titranta igta strzykawki z odpowiednio wyprofilo-
wang koncéwka obraca sie z zadang predkoscig zapewniajac
ciaggte mieszanie reagentow.

Wynikiem miareczkowania jest termogram przedstawiajacy se-
rie pikdw, ktére odpowiadaja kolejnym krokom miareczkowania
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Rys. 1. Schemat kalorymetru ITC




(rys. 2a). Pole powierzchni pod konturem kazdego piku jest pro-
porcjonalne do efektu cieplnego przemiany. Po scatkowaniu pél
powierzchni pikéw otrzymuje sie krzywa miareczkowania kalo-
rymetrycznego, na podstawie ktérej wyznaczana jest stechiome-
tria badanego potaczenia (n), warunkowa stata tworzenia kom-
pleksu (Kirc) oraz zmiana entalpii reakcji (ArcH) (rys. 2).

Strategia eksperymentu

Podczas miareczkowania kalorymetr mierzy globalny efekt
energetyczny (AcH) towarzyszacy mieszaniu dwéch roztwo-
row (titranta i analitu), na ktory sktadaja sie nastepujace pro-
cesy:

- zmiana entalpii mieszania (A e, H) roztworéw titranta i ana-
litu, ktora jest tym wieksza im wieksza jest réznica wartosci pH,
stezen oraz temperatury obu roztworéw,

- zmiana entalpii rozcienczania (A, H) roztworu titranta,
ktérego wartos¢ moze byc¢ znaczna w sytuacji, gdy czasteczki
titranta sg zdolnedo tworzenia dimeréw lub wiekszych agre-
gatow,

- zmiana entalpii zwigzana ze zrywaniem,,starych”i powstawa-
niem ,nowych”wigzan chemicznych (A ¢,qiH),
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Rys. 2. Termogram (a) oraz krzywa miareczkowania ka-
lorymetrycznego (b)
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Rys. 3. Termogram: ciepto rozciericzania roztworu titran-
ta (Aoc H, linia przerywana), ciepto miareczkowania roz-
tworu liganda roztworem titranta(ArcH, linia ciggta)

stad:

ArcH = Bpiesz H + Do H AreakcjiH
Zatem, aby wyznaczy¢ entalpie reakcji, nalezy wyeliminowac,
w mozliwie jak najwiekszym stopniu, te efekty energetyczne,
ktére nie sq bezposrednio zwigzane z cieptem powstawania
kompleksu.
Niedopasowanie pH (wptywajgce na A, H) roztworu titran-
ta (np. roztwor jondw metalu) oraz roztworu miareczkowane-
go (np. roztwor liganda) eliminuje sie stosujac reagenty roz-
puszczone w roztworach buforowych o jednakowej wartosci
pH. W ten sposéb eliminuje sie wktad energetyczny zwigzany
z cieptem zobojetniania. Wktad energetyczny zwigzany z cie-
ptem rozcienczania titranta eliminuje sie przeprowadzajac dwa
eksperymenty. W pierwszym wyznacza sie ciepto rozciencza-
nia titranta miareczkujgc buforowym roztworem jonéw metali
roztwoér buforowy nie zawierajacy liganda. Wyznaczone w ten
sposéb ciepto odejmuje sie od ciepta wyznaczonego w ekspe-
rymencie drugim, w ktérym roztwér buforowy jonéw metalu
dodawany jest do roztworu buforowego, w ktérym znajduje sie
ligand (rys. 3).

Warunkowa stata tworzenia kompleksu K¢

Wyznaczona metoda ITC stata tworzenia kompleksu oraz war-
tosci funkcji termodynamicznych reakgcji zalezg od warunkéw
w jakich prowadzony jest eksperyment. W analizie danych kalo-
rymetrycznych nalezy wzig¢ pod uwage rodzaj liganda, pH oraz
rodzaj roztworu buforowego.

Przyktad 1. Kwas cytrynowy (HsL) to staby trojprotonowy kwas
ulegajacy w wodzie tréjstopniowej dysocjacji. Jest on stosowa-
ny w przemysle farmaceutycznym m. in. jako stabilizator aktyw-
nych sktadnikow preparatu lub dodatek smakowy do tabletek.
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Jony cytrynianowe petnig role liganddéw i tworza z wiekszoscig
jonéw metali stabilne termodynamicznie kompleksy o stosun-
ku jon metalu do liganda réwnym 1:1 (rys. 4). Stezenie kwasu
HsL jest rowne sumie stezer rownowagowych poszczegélnych
jego indywiduéw obecnych w roztworze wodnym, zas stezenia

tych indywiduoéw zaleza od pH roztworu:
L = (L3 + [HL2] + [H,L] + [HsL]
Znajac wartosci statych kwasowo-zasadowych liganda (kwasu)

mozna otrzymac wyrazenia opisujace zaleznos¢ statej tworze-
nia kompleksu od pH roztworu:

Gy = (L3 HLZT + [H,LT + [HsL] =

H;0' = [H;0"  [H;07P
_ 3y g 200 IH:01 A0
Ka3 Kaz-Kaz  Kaz- Kz Kar
[H;011  [H;0*1?  [H;0'P
Aproton = 1+
Kas Kas-Kaz  Kaz-Kaz- Kar
CH L= [L3—] et
5 proton
[ML] [ML] 1 1
KITC= M] - MI[L . =K
. CH3L [MI[L] aproton Gproton

gdzie: Kiyc - warunkowa stata tworzenia kompleksu, 0 i0n =
wspétczynnik sprotonowania liganda, K - stata tworzenia kom-
pleksu (M + L = ML) niezalezna od pH roztworu.

Zatem, aby wyznaczy¢ stalg tworzenia kompleksu K nalezy
przemnozy¢ warto$¢ statej tworzenia Kjrc wyznaczona metoda
ITC przez wspotczynnik ap o10n, Ktory jest funkcja pH roztworu
oraz statych kwasowo-zasadowych liganda:

K= Kirc- Aproton

N,

\c —¢ /"/\
‘coo——-Hzc/ \CHZ\\O .

Rys. 4. Kompleks jonu metalu M"* z ligandem cytrynia-
nowym
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Sytuacja staje sie nieco bardziej skomplikowana, gdy jony me-
talu s zdolne do tworzenia kompleksow ze sktadnikami bufo-
ru. Wéwczas nalezy dodatkowo uwzglednic¢ reakcje konkuren-
cyjna jondw metalu z buforem. W najprostszym przypadku, gdy
jon metalu tworzy z buforem kompleks o stosunku 1:1, reakcje
tworzenia kompleksu opisuje schematyczne réwnanie:

_ V8]

M+B=MB =
" ME = TMIIB]

Stezenie rownowagowe jonéw metalu w roztworze jest réwne:
[M]irc = [M] + [MB]
[Mlirc = [M] + [MB] = [M] + Ky;g[MI[B] = [M](1 + K);5[BI)

gdzie: Ky g — stata tworzenia kompleksu jon metalu-bufor, [B] -
stezenie roztworu buforowego. Wyrazenie 1 + Kjy,z[B] oznacza-
my jako 0o Stad:

Mlirc = IM] - Qpyfor

Zatem, aby wyznaczy¢ statg rownowagi tworzenia kompleksu
niezalezng od pH oraz rodzaju roztworu buforowego nalezy
pomnozy¢ warunkows stata trwatosci Kirc przez wspétczynnik

aproton 0raz Qpyfor:
[ML] [ML] 1 K

Kirc = = : = '
[M]ITC ' CH3L [MIL] Qproton * Apufor Qproton * Abufor

stad: K= Kirc * Aproton * Apufor

Nastepnie, znajgc wartos$¢ statej K (niezaleznej od pH oraz od
rodzaju roztworu buforowego) mozna wyznaczy¢ zmiane en-
talpii swobodnej (AG) wykorzystujgc podstawowg zaleznosc
termodynamiczng: AG° = -RTInK.

Zaleznos$¢ zmiany entalpii reakcji tworzenia kompleksu od
pH oraz rodzaju roztworu buforowego

Reakcje rbwnowagowe, ktére wpltywajg na wartos¢ warunko-
wej statej trwatosci majg réwniez wptyw na wartos¢ mierzonej
w eksperymencie ITC entalpii reakgji.

Przyktad 2. W tabeli 1 zestawiono réwnania reakcji jakie towarzysza
procesowi tworzenia sie kompleksu Cal (L3 - jon cytrynianowy).
Sumaryczne réwnanie opisujace réwnowage tworzenia sie
kompleksu:

+ (GHL+20H2L+ 3QH3L)B = CaL_ + (QHL+20H2L+3QH3L)BH+
W powyzszym réwnaniu suma wyrazow (O +20y, +30,) licz-

bowo jest réwna liczbie moli protonéw wymienianych w reakgji
kompleksowania miedzy ligandem a buforem.



Tabela 1. Rdwnowagi ustalajace sie w procesie komplek-
sowania jonow Ca2*anionem kwasu cytrynowego. ROw-
nania zapisane sq zgodnie z kierunkiem przebiegu reakcji.
AH° - entalpia asocjacji, a - stopien dysocjacji danego
indywiduum

dysocjacja | HL? =L3 + H* QL =Dy H°
dysocjacja | H,L = L3 + 2H* QpoL -App H®
dysocjacja | HgL = L3 + 3H* Qs -Apg H®
asocjacja | Ca?* + L8 = CalL 1 Dca H®
asocjacja B + H* = BH™* Ay +2045 +3ay3 | AgyH®

Analizujac dane kalorymetryczne nalezy wzig¢ pod uwage fakt,
ze entalpia reakcji wyznaczana w eksperymencie ITC jest suma
efektéw energetycznych jakie towarzyszg poszczegolnym réow-
nowagom ustalajagcym sie w procesie tworzenia kompleksu (Ta-
bela 1). Zmiane entalpii tworzenia kompleksu A, H°niezalezna
od pH roztworu oraz rodzaju roztworu buforowego mozna wy-
znaczy¢ na podstawie rbwnania opartego na prawie Hessa:
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Rys. 5. Termogram ITC (gora), krzywa miareczkowania

ITC (dét) kwasu cytrynowego HsL jonami wapnia. Tempe-
ratura 298,15 K, bufor Mes (0,1 M, pH 6)

— () () (]
AprcH = -0y Ay HO- 0y Ay H- 0y Ay HO +

+ (GHL+20H2L+3GH3L)ABHH + ACaLHO

W celu wyznaczenia Ac, H° musimy dysponowac danymi tj. en-
talpia przytaczenia protonu do liganda oraz entalpia przytacze-
nia protonu do buforu.

Parametry kompleksowania jonéw Mg2*
sem Hs;L wyznaczone metodg ITC w
298,15 K, w roztworze buforowym Mes (0,1 M, pH 6) wy-
nosza: n = 0,95 (+ 0,01), Krc = (8,00 £ 0,20) - 10* [M],
ApcH =-1,42 + 0,01 [kcal/mol]. Termogram oraz krzywa mia-
reczkowania kalorymetrycznego przedstawia rysunek 5.

reakgji kwa-

temperaturze

Przyktadowe obliczenia. State kwasowo-zasadowe kwasu cytry-
nowego HiL wynoszg [2]: pK,; = 3,13, pK,, = 4,76, pK,3 = 6,40.
W obliczeniach nie uwzgledniono oddziatywania jonéw wap-
nia z buforem Mes.

DlapH=6
H;0*  [H;0*12  [H,0*B
aproton=1+[ 071 18,07 [H;07] =3,65
Ka3 Ka3 ' Ka2 Ka3 ' Ka2 ' Ka1

K= Kirc* Qproton = (8,00 £ 0,20) - 1 03-3,65=(2,92+0,73)-10*[M]
AGP® =-RTInK=-8,314-298,15 - In(2,92:10% =-25,49 + 0,25 [kJ/mol]
Entalpie przytaczenia protonu do liganda [3]:

Ay HO (L3 + HY = HL%) =-0,81 [kcal/mol]

Ay HO (HL? + H* = H,L) = 40,53 [kcal/mol]

A3 HO (HoL + HY = Hsl) = 40,97 [keal/mol]

Entalpia przytaczenia protonu do buforu Mes [2]:

AgyH (B + H* = BH*) = -3,54 [kcal/mol]

Stopnie dysocjacji a poszczegdlnych indywidudw kwasu cytry-
nowego w roztworze (pH 8):

HLZ H;0*
o, <1 __H0T o
cH3L Ka3 * Oproton
H,L" H;0%]2
qHzL_[zlz O o
cH3L Ka3 ' Ka2 " Aproton
HsL H;0*3
o < [H01 105
3 cH3L Ka3 : Ka2 ' Ka1 * Uproton

Dca Ho= apy By HO + oy By, HO +
+ Oy Ay HO - (Onrat20 nTa+30;nTal gt + A =
=+768 + 10 [cal/mol]

AH - AG
=46 [cal-mol1-K]

Zmiana entropii badanej reakcji: AS =
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Przyktad 3. W sytuacji, gdy jony metalu sg zdolne oddziatywac
ze skfadnikami roztworu buforowego, w analizie danych nalezy
uwzgledni¢ dodatkowg, tzw. konkurencyjna reakcje jonu meta-
lu z buforem.

W tabeli 2 zestawiono réwnania reakcji rbwnowagowych ja-
kiezachodza w procesie kompleksowania Co?* - HsL (kwas
nitrylotrioctowy), natomiast rysunek 6 przedstawia schemat
reakcji.

Sumaryczne réwnanie opisujace rownowage tworzenia sie
kompleksu CONTA" uwzgledniajace oddziatywanie Co?*-Bufor:

(1 - GCOB)C02+ + GCOBCOB + (1 Oy~ aHzL - aHgL)L} + GHLHLZ_ +
+ GHzLHZL_ + dH3|_H3L + (GHL+20H2L+ 3GH3L)B =
= COL_ + (GHL+2GH2L+3GH3L)BH+

Na podstawie réwnania opartego na prawie Hessa wyznacza
sie zmiane entalpii badanej reakcji A, H°niezalezng od pH
oraz od rodzaju roztworu buforowego:

ArrcH = -0copAH cop— p A HO- O, A, HO + 0y Ay HO +
o]
+ (QHL+2aH2L + 3GH3L)ABHH + ACOLH

Przyktad 4. Reakcji kompleksowania moze towarzyszy¢ dyso-
cjacja protonu od liganda i wéwczas generowany jest dodat-
kowy efekt energetyczny zwigzany z przeniesieniem protonu
od liganda do zasadowego sktadnika buforu. Przeprowadza-
jac miareczkowanie ITC w kilku buforach o tej samej warto-
$ci pH, ale réznej entalpii jonizacji AgyH oraz wykorzystujac
rébwnanie oparte na prawie Hessa mozna wyznaczy¢ liczbe
moli protondw wymienianych w procesie tworzenia sie kom-
pleksu.

ArcH + acopBeopH’=

= (apy+204, +304,)-BgyH° + Aco H° - ay Ay H™-
- Oy Ay H - Ay Ay H°

OH

Tabela 2. Reakcje zachodzgce w procesie kompleksowania
Co?* - Hgl. Réwnania zapisane sgq zgodnie z kierunkiem
przebiegu reakcji. AH® — entalpia asocjacji

dysocjacja | CoB = Co?* + B dcos -DAcogH®
dysocjacja | HLZ = L3 + H* QL -Ay H°
dysocjacja | HoL~ = L3 + 2H* QpoL -Apyp H®
dysocjacja | HgL = L3 + 3H* QpaL -Ayg H®
asocjacja | Co?* + L3 = ColL" 1 Ago H°
asocjacja B+ H* = BH* Ay +2045 +30ay3. | AgyH®

Na postawie zalezno$¢Y = A + B-X wyznacza sie liczbe moli pro-
tonéw wymienianych miedzy ligandem a buforem w trakcie
tworzenia kompleksu ColL (rys. 7).

Y = AprcH + acopAH cop

B = ay +2ay, +3ay, (liczba moli wymienianych protonéw)
X = AgyH° (entalpia jonizacji buforu)

A =D H° - ay A H™ oy Ay H° - 0y Ay H

Dane wykorzystane do obliczen:

Pomiary przeprowadzono w temperaturze 298,15 K, w roztwo-
rach buforowych (Mes: kwas 2-(N-morfolino)etanosulfonowy,
Pipes: kwas 1,4-piperazynodietanosulfonowy, Caco: s6l sodowa
kwasu dimetyloarsenowego) o stezeniu 0,1 M i pH 6. Entalpie
jonizacji buforéw (HB+ = H* + L, AgyH): AyesH = 3,537 kcal/mol,
DpipesH = 2,677 kcal/mol, AcpcoH = -0,717 kcal/mol [2]. Ental-
pie dysocjacji kompleksow Co?*-B: AcoyesH = +0,243 kcal/mol,
DcopipesH = +0,554 kcal/mol, AcocacoH = +1,352 kcal/mol. Pa-
rametry Ocog: Acomes = 0,684, Acopipes = 0,811, Acocaco = 0,778.

Podsumowanie

Izotermiczna kalorymetria miareczkowa jest wygodnym narze-
dziem do badania reakcji tworzenia sie komplekséw w roztwo-
rach. Ponadto, stanowi¢ moze uzupetnienie lub alternatywe dla
technik elektrochemicznych czy spektroskopowych.

+ (n-2)H,0 +3H"

Rys. 6. Schemat reakcji powstawania kompleksu jonu kobaltu(ll) z ligandem nitrylotrioctanowym
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Rys. 7. Zalezno$¢ (AjrcH + AgoglcosH®) od AgHO

Wyznaczenie funkcji termodynamicznych reakcji komplekso-
wania czesto jest utrudnione, w szczegélnosci, gdy badane sa
oddziatywania jonéw metali z ligandami organicznymi. Ana-
lizujgc dane kalorymetryczne koniecznie nalezy uwzglednic

warunki w jakich prowadzony byt pomiar. Najwazniejsze efekty
energetyczne, ktore nie sg bezposrednio zwigzane z cieptem
oddziatywania reagentéw zostaty przedstawione w niniejszym
artykule. Naleza do nich entalpia dysocjacji liganda, entalpia jo-
nizacji buforu, stata dysocjacji oraz entalpia dysocjacji komplek-
su jon metalu-bufor oraz pH roztworu. Odpowiednia strategia
eksperymentu ITC oraz poprawna analiza danych kaloryme-
trycznych pozwala na uzyskanie danych stanowigcych cenne
zrédto informacji dla chemikéw projektujacych nowe zwigzki
o pozadanych wtasciwosciach kompleksotwdrczych.

Literatura

[1] http://www.microcal.com/reference-center/reference-list.asp
[2] Goldberg, R .N.; Kishore, N.; Lennen, R. M.: Thermodynamic
Quantities for the lonization Reactions of Buffers. J. Phys. Chem.
Ref. Data, 2002, 31, 231-370

[3] Sillen,L. G. A.; Martel, E.:Stability constants of metal-ion
complexes, The Chemical Society, London, Great Britain 1966

* Uniwersytet Gdaniski, Wydziat Chemii, Katedra Chemii Ogdinej
i Nieorganicznej, Gdarisk

. ///////TOLEDO

METTLER

W naszej ofercie:

— mikrowagi

— wagi analityczne, precyzyjne i przemystowe
— komparatory

— wagosuszarki

— ph-/jonometry i elektrody

— pipety automatyczne

— aparaty do miareczkowania

— systemy analizy termicznej

— gestosciomierze, refraktometry, wiskozymetry

— automatyczne reaktory laboratoryjne

— systemy pomiarowe ph-/Redox, Oo, przewodnosci,

zmetnienia
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