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0     A.Rauhvargers. General chemistry 

Protolītiskie līdzsvari ūdenī BUFERŠĶĪDUMI. Brensteda skābes protolīze ar ūdeni. 
Bufersistēmas cilvēka organismā tiecas uz Prigožina atraktoru pH vērtību 7,36 veidotu no divuām dominējošām fosfātu un bikarbonāta bufera sistēmām ar pārliekuma punktu vidū pKa=7,199 un pKa=7,0512. Tās rada protonētus amīnus -NH3+ un deprotonētus karboksilātus -COO– enzīmu funkcionālai aktivitātei 
olbaltumvielās, aminoskābēs, karbonskābēs un amīnos ar platjoslas klusējošu intervālu no pH=6 līdz pH=7,36. 
Dominē fosfāta H2PO4-+H2O<=>HPO42-+H3O+ un bikarbonāta CO2aqua+2H2O CA=>H3O++HCO3— buferi.
Fosfāta: H2PO4- aq+H2O+(G+Q<=> HPO42- aq+H3O+ ; CRC dati 2020 I=0,25 M un pKa=7,199 lidzsvara 
maisījumā:
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=Keq=Ka/[H2O]=10-7,199/55,3=1,143*10-9; klasiskā vērtība Ka=
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Hendersona Haselbalha pH=pKa+log
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1. Dihidrogenfosfāta bufersistēmu veido fosfāti, pirofosfāti, fosfātu esteri kā, piemēram, ATF utt.
                            ar atšķirīgu ūdeņraža atomu skaitu par vienu H+deprotonējot H2PO4-/ HPO42--, kur 
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	vāja skābe satur lielāku skaitu ūdeņraža atomu, un tāpēc kalpo par protonu donoru 

H2PO4‑
un

deprotonēta skābe satur mazāku skaitu ūdeņraža atomu ir bāzes forma 
HPO42‑.

Bufera reģions ±1=pH 

vienu vienību plata josla 

no vidus punkta pKa. 

Pārliekuma punktā ir 

vislielākā bufera kapacitāte 

β max=0.55·Cbufera;


2. Karbonskābes , taukskābes, aminoskābes (olbaltumvielas), protonēti amīni fizioloģiskā vidē pH=7,36:

	2a. CH3COOH+H2O( H3O++CH3COO-; Ka=
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2b. AA-COOH   (  AA-COO– +  H+  , KaCOOH=
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2c. AA-NH3+        (   AA-NH2   + H+ ,  KaNH3+=
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2d. NH4++H2O(H3O++NH3 aqua ; Ka=
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2,0 < pKaAACOOH< 4,9;

pKaAANH3+> 8,8;
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3. Enzīms karboanhidrāzes CA vājas skābes CO2aqua reakcijā ar ūdeni CO2aqua + H2O veido bufersistēmas stipru bāzi bikarbonāta jonu HCO3‑, Vāja skābe par H2O/CA/CO2/HCO3‑ bāzi, bikarbonātu: 
Q+CO2aqua + 2H2O CA=> H3O++HCO3— endotermisks līdzsvars Ka=10-7,0512 M =10-pKa;
Vājas skābes protolīze Ostwalda atšķaidīšanas likums 
Bufersistēmas vājas skābes protolītiskā līdzsvara termodinamiskas studijas par pH vērtības nemainību, ja pievieno ūdeni, atšķaida un ja pievieno stipru skābi vai stipru bāzi. 

1. Karbonskābes protolīze
Vājas skābes un klasiska disociācija veidojot deprotonētu konjugētu bāzi: CH3COOH
[image: image11.wmf]CH3COO- + H+
Nātrija acetāts ir kojugēta bāze stiprs elektrolīts  α = 1:                                 CH3COONa =>CH3COO- + Na+   
Nātrija acetāta jonu lielais daudzums šķīdumā neļauj disociēt etiķskābei, jo tās disociācijas produkta acetāta jonu koncentrācijas palielināšanās nobīda līdzsvaru nedisociētās etiķskābes virzienā pa kreisi. Šī iemesla dēļ disociācijas pakāpe etiķskābei tuvojas nullei α = 0, kā niecīgs pozitīvs no nulles atšķirīgs skaitlis.

Ja pievieno buferšķīdumam stipru skābi, tad stipras skābes H3O+ joni reaģē ar bāzi-acetātu CH3COO- protonējot veido vajo skābi etiķskābi: H3O+ + CH3COO- ( CH3COOH + H2O
Tagad ir divi 2 iemesli, kāpēc bufera pH paliek konstants-nemainīgs: 

1) H3O+ joni stipras skābes ūdens vidē) transformējas par vāju skābi CH3COOH.
2) etiķskābes koncentrācija C palielinās šinī procesā, par stipru skābi varētu teikt, ka pH jākļūst daudz skābākam. Faktiski vāja elektrolīta (šinī gadījumā etiķskābes) disociācijas pakāpe α samazinās: α=
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, atbilstoši Ostwalda atšķaidīšanas likumam, palielinoties koncentrācijai C .
Šī iemesla dēļ, tā kā etiķskābes koncentrācija pieaug.

Vienkāršākā veidā, transformējot stipro skābi par vāju skābi, disociācijas pakāpe α vājai skābei noregulējas mazāka, tāpēc pH vērtība paliek konstanta.

Ja buferšķīdumam pievieno bāzi, tad stipras bāzes OH- joni reaģē ar bufera šķīduma vājo skābi (etiķskābi):  
                                                                       OH- + CH3COOH => CH3COO- + H2O
Tagad tie paši divi 2 iemesli ir redzami praktiski konstanta pH uzturēšanai buferšķīdumā :

1) stipra bāze (OH- joni) deprotonē vājo skābi par buferšķīduma bāzes formu - acetāta CH3COO- jonu,

2) etiķskābe tiek izlietota un etiķskābes koncentrācija C samazinās, Ostwalda atšķaidīšanas likumā α=
[image: image13.wmf]C

K


disociācijas pakāpe α pieaug, kamdēļ buferšķīduma H3O+ jonu koncentrācija un pH paliek konstanta. 
2. Protonēta Amonija vājas skābes NH4+ Ostwalda atšķaidīšanas likums
Vājas skabes NH4+ amonija jonu un deprotonētās formas amonjaka buferšķīdums: NH4++H2O(H3O++NH3aqua . 
Amonija hlorīds, ir stiprs elektrolīts  α = 1:                                                      NH4Cl => NH4++ Cl-     
Bāzes NH3aqua protonētā forma  amonija NH4+ jonu lielais daudzums šķīdumā neļauj protonēt amonjaku nobīda līdzsvaru deprotonētā amonjaka virzienā pa labi. Šī iemesla dēļ protonēšanas pakāpe amonjakam tuvojas nullei nesasniedzot to, kā niecīgs pozitīvs no nulles atšķirīgs skaitlis α => 0..

Ja buferšķīdumam pievieno bāzi, tad stipras bāzes OH- joni reaģē ar skābes formu NH4+ joniem :

OH- + NH4+ => NH3 aqua + H2O
Šīs reakcijas iespaidā : 
1) stiprās bāzes OH- jons transformējas par deprotonētu neitālu amonjaku NH3, 
2) vājas skābes koncentrācija NH4+ samazinās, bet disociācijas pakāpes α=
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 vērtība pieaug, 
Līdzsvars: NH4++H2O(H3O++NH3 aqua nobīdās pa labi un H3O+ koncentrācija pH paliek konstants.
Ja buferšķīdumam pievieno stipru skābi, tad H3O+ joni protonē bāzi NH3 transformējas par buferšķīduma skābi – amonija jonu NH4+ un vājas skābes koncentrācija C pieaug, bet disociācijas pakāpes α=
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 samazinās,
Stipra bāze OH- transformējas par neitrālu amonjaku NH3 aqua , bet disociācijas pakāpes α=
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 palielinās, 
Hendersona Hasselbalha vājas skābes protolīzes pH vienādojums 
Iepriekšējās studijās noskaidrojām kāpēc bufera pH paliek konstants, bet to ir nepieciešams zināt, kā 
pH vienādojuma lielumi (pKa, nbāze , nskāb) noturēs konstantu doto bufera šķīduma pH.

1. Hendersona Hasselbalha pH izteiksmes 
Buferšķīduma pH Hendersona Haselbalha izvedums no vājas skābes deprotonēšanas līdzsvara Ka izteiksmes. 
Cilvēka organismā pastāv četru veidu vāju skabju protolīzes ar ūdeni līdzsvari . 
1. Fosfata, 2. karboksila, 3. Amonija jona, 4. Aminoskābju AA (karboksila, protonētu amīnu, tirozīna, cisteīna).

	1. Fosfāti: H2PO4-+H2O( H3O++HPO42--; Ka=
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2. CH3COOH+H2O(H3O++CH3COO-; Ka=
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3. NH4++H2O(H3O++NH3 aqua ; Ka=
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4a. AA-COOH   (  AA-COO– +  H+  , KaCOOH=
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4b. AA-NH3+        (   AA-NH2   + H+ ,  KaNH3+=
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4c. Tyr-fenols-OH(Tyr-fenols-O– +H+,  KaNH3+=
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4d. Cys-SH             (Cys-S—         + H+,  KaNH3+=
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pKaAACOOH< 4,9;
pKaAANH3+> 8,8;

Tirozīns un cisteīns fizioloģiskā vidē pH=7,36 ir tikai nedisociētas skābes , 
kuras neveido buferi


Jonu izcelsmei šķīdumā ir divi avoti – vājas skābes un elektrolīti. Deprotonētas vājas skābes veido bāzes koncentrāciju līdzsvara konstantes Ka izteiksmē apzīmējot ar Cbāze:
[HPO42-]; [CH3COO-]; [NH3 aqua] ; [ AA-COO–]; [ AA-NH2] ; Cbāze (bāze).
Vajas skābes koncentrācija konstantes Ka izteiksmē ir Cskāb: 
[H2PO4-]; [CH3COOH]nedis; [NH4+]; [AA-COOH] ; [AA-NH3+]; Cskāb (vāja skābe)
Aizvietojot vajās skābes un deprotonētās skābes koncentrācijas vienādojumā Ka iegūstam vienādojumu :

Ka = 
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. Abas vienādojuma puses logaritmējot ar mīnusu:
-log[H+]=-logKa-log
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 iegūst Hendersona Hasselbalha vienādojumu  -log[H3O+]=pH=pKa+log
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aprēķinot pH: piezīme, logaritmēšanas matemātikas likumi ir log a/b = -log b/a 
Faktori, kas ietekmē bufera sistēmas pH vērtību.
1) bufersistēmas veidojošās skābes stiprums (pKa ir vajas skābes eksponence Ka=10-pKa); 

2) deprotonētās skabes un vajās skābes daudzuma attiecība nbāze/nskāb bufera šķīduma tilpumā V; 
3) buferšķīduma pH neietekmē atšķaidīšana. Ūdens dzeršana atstāj drošībā nemainīgu asins pH=7.36 vērtību.
4) Ceturtais faktors, kas ietekmē bufera sistēmas pH, ir temperatūra – lielāka temperatūra palielina Ka lielumu 

 un tas samazina pH lielumu. Lielākai vajas  skābes Ka vērtībai atbilst mazāka pKa vērtība, jo pKa = -log Ka.
Dažādas izteiksmes formas pH Hendersona Hasselbalha vienādojumā
Hendersona Hasselbalha pH buferšķīdumu veido vājas skābes un deprotonētas skābes bāzes forma. 

	pH=pKa+log
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	Komponentu daudzuma attiecības logaritms veido pH vērtību . pH vienādojuma formu pārveido uz molu skaita attiecību, jo molaritāte aprēķināma izteiksmē CM = n/V, kurā n ir molu skaits un bufera sistēmas  tilpums V ir kopīgs šķīduma komponentēm  un 


  V var saīsināt kā kopējo tilpumu.
	pH=pKa+log
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	Parasti lieto divas pudeles diviem vājas skābes un deprotonētas skābes bāzes formas šķīdumiem bufera pagatavošanai ar noteiktu pH vērtību, samaisot tos kopā.


Ja buferšķīdums pagatavots no diviem šķīdumiem, tad molu skaitu var aprēķināt kā  n = C’V’, kur C’ un V’ ir 
	pH=pKa+log
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	no šķīdumu pudelēm ņemtā koncentrācija un tilpums pagatavošanai. Samaisot iegūst buferšķīdumu kopējo tilpumu Vbuf =V’bāze+ V’skāb. Šī pH Hendersona Hasselbalha aprēķinu formula ir visbiežāk lietotā forma praksē.


Δnsk ir stipras skābes, piemēram HCl, molu skaits pievienots buferšķīdumam, kurš samazina bufera sistēmas 
	pHsk=pKa+log
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pHb=pKa+log
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	Brensteda bāzes daudzumu nbāze – Δnsk un palielina bufera sistēmas vajas skābes daudzumu nskāb + Δnsk, tā izmainot bufera sistēmas pH par ΔpH= pH – pHsk lielumu, samazinot to. Stipras bāzes, piemēram NaOH, pievienošana izmaina bufera sistēmas pH lielumu palielinot to par  ΔpH= pHb – pH .


Buferšķīduma darbības studijas
Tagad pēc pH vienādojumu izvedumiem var studēt bufera darbību sekojošajos skaitliskajos piemēros.

Iedomājoties, ka 0.01 mols HCl ir pievienots bufera sistēmai ar 0.5 molu etiķskābes un 0.5 molu nātrija acetāta saturu, pH lielums pirms un pHsk lielums pēc HCl pievienošanas (pKa = 4,76 etiķskābei) izskaitļojams sekojoši: pH pirms sālsskābes HCl pievienošanas: pH = 4,76 + log(0.5/0.5) = 4.76 + log 1 = 4.76 + 0 = 4.76
Stipras skābes HCl pievienošana izraisa reakciju : HCl + CH3COONa => CH3COOH + NaCl 
Stipras sskābes HCl molu skaits ir 0.01 mol, etiķskābes molu skaits palielinās par 0.01 molu un 
nCH3COONa samazinās par 0.01 molu, tāpēc :    pH1 pēc stipras skābes HCl pievienošanas:
                                         pH1 = 4.76 + log((0.5 - 0.01) / (0.5 + 0.01))= 4.76 + log 0.996 = 4.76 - 0.002  = 4.74 

un pH izmaiņa ir ∆pH = pH - pH2 = 0.002. 
Tanī pašā laikā, ja šo sālsskābes HCl daudzumu pievienojot pie 1 litra tīra ūdens (tīra ūdens pH = 7), pēc HCl pievienošanas H+ jonu koncentrācija būs 0.01 mols/L (jo HCl ir pievienota pie 1 litra H2O), izveido pH šķīdumam: pH = -log [H+] = -log 0.01 = -(-2) = 2. Tā kā, pH izmaiņa ir ievērojami liela ∆pH = 5 = 7 - 2.

Kā redzams, pH izmaiņa izsaukta ar HCl pievienošanu buferšķīdumā ir niecīga ∆pH=0,002, bet tīrā ūdenī, 
kurā buferšķīdums neeksistē tāds pats sālsskābes daudzums izmaina pH no pH = 7 līdz pH = 2 (no neitrāla līdz stipri skābai videi ūdeni) ūdeņraža jonu koncentrācija palielinās 
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BUFERKAPACITāte β
Vājas skābes bufera sistēmas pH lielums ir aprēķināms Hendersona Hasselbalha vienādojumā:
pH = pKa+log
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kurā nbāze un nskāb ir bāze un vajas skābes ekvivalentu skaits respektīvi.

Ja buferšķīdumam pievieno skābi, tad tā reaģē ar bufera sistēmas bāzi 
nbāze samazinās (tanī pašā laikā nskāb palielinās, jo vājā skābe veidojas reakcijā no bāzes ).

Tas nozīmē, ka bufera sistēma nevar pretoties jebkuram daudzumam pievienotās skābes. Ja pievienotās stiprās skābes ekvivalentmolu skaits sasniedz bufera sistēmas bāzes ekvivalentmolu skaitu nbāze, visa bāze tiks izlietota un spējīga pretoties pH izmaiņām bufera sistēma vairāk neeksistēs. 
Tāpat arī, ja stipra bāze pievienota bufera sistēmai, tā ar bufersistēmas vājo skābi un bufera sistēma var pretoties bāzes pievienotajam daudzumam vienīgi līdz ekvivalentmolu skaitam, kas ir ekvivalents bufersistēmas vājās skābes ekvivalentmolu skaitam nskāb.

No augstāk minētā ir secināms, ka aprēķināmais lielums, kas raksturo bufera sistēmas spēju  pretoties stipras 
skābes vai stipras bāzes pievienošanai, ir buferkapacitāte. β = 
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kur Δn ir stipras skābes vai bāzes ekvivalentmolu skaits, kas ir pievienots buferim, 
∆pH ir pH izmaiņa, pievienojot stipru skābi Δnsk vai stipru bāzi Δnb,

Vbufer ir buferšķīduma tilpums, kuram pievieno stipru skābi vai bāzi.
Buferkapacitātes mērvienības ir ekvivalentmoli/Litrā. Buferkapacitāti var definēt sekojoši:

Buferkapacitāte β rāda, cik molu stipras skābes Δnac vai stipras bāzes Δnb jāpievieno pie 1 litra buferšķīduma, lai izmainītu pH lielumu par 1 vienību ∆pH=±1.

Buferkapacitāti viduspunktā raksturo četri parametri:

1.Buferšķīduma kopējā summārā koncentrācija Cbāze’ + Cskāb’.
                Buferkapacitāte β ir proporcionāla kopējai koncentrācijai C’= Cbāze’ + Cskāb’. 
2. Bufera komponentu attiecība „viduspunktā” ir viens 
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    β max=0.55·C’. Hendersona Hasselbalha vienādojums bufera pH=pKa+log
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3. Novirzoties no attiecības viens  nbāze/nskāb=1 „viduspunktā”  abas buferkapacitāte pret stipru 
                                    skābi β sk un bufrkapacitate pret stipru bāzi β b strauji kļūst mazākas. 
Vienas vājas skābes bufera sistēmas darbības platums ir pH= pKa ±1 divas vienības pH.

4. Buferkapacitātes „viduspunktā” ir simetriski vienādas β sk = β b. Pievienojot stipru skāb pH samazinās par ∆pH= -1, bet pievienojot stipru bāzi pH palielinās par ∆pH=+1. 
5. Aminoskābes un olbaltumvielas ar 47 pKa konstantēm veido platjoslu bufera sistēmas 
ar klusējošu bufera kapacitātes neaktīvu zonu no pH=6 līdz 7,36. Neaktīvajā zonā 

darbojas fosfāta pKa=7,199 un bikarbonāta pKa=7,0512 bufera sistēmas uzturot 7,36 pH.

Fosfāta bufera sistēma H2PO4-/ HPO42-            pH=pKa+log
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Bufera viduspunkts, pārliekuma punkts pH=pKa=7,199 buferkapacitātes maksimums β=0,55             pH
Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=1 M [image: image46.jpg]


      sarkans   
Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=0,5 M [image: image47.jpg]


      zils   

Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=0,1 M [image: image48.jpg]


     zaļš   
	H2PO4- vaja skābe, satur vienu ūdeņraža jonu vairāk, tā pēc H2PO4- ir vāja skābe 
	HPO42- bāze ir deprotonēta vāja skābe un 
satur vienu ūdeņraža jonu mazāk, 
tāpēc HPO42- ir bāze .


1) Bioloģiski nozīmīgo fosfāta bufera sistēmu ar pK=7,199  H2PO4-/ HPO42- . 

1a) Bioloģiski universālai fosfātu bufera sistēmai ekvivalent\ ir organisko fosforskābes esteri kā 

	ATF (adenozīna tri fosfāts), ADF (adenozīna di fosfāts), CTF, CDF, GTF, GDF, TTF, TDF, UTF, UDF, NADH B3 vitamīns, FADH2 B2 vitamīns, fosfo proteīni, glikozes fosfāti, fruktozes fosfāti, utt.:
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Ja ir grūtības saprast struktūru pēdējām divām savienojumu grupām , atcerēsimies,

	ka fosforskābes struktūrā var parādīt kā esterī fosforskābes viens ūdeņraža atoms ir aizvietots ar organiskā spirta radikāla esterificēšanās produktu. Praktiski estera bufera sistēma sastāv no mono aizvietotas un di aizvietotas sāls. 
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Kopējā koncentrācija 0,115 M=[H2PO4-]+[HPO42-] muskuļa šūnu citosolā.
2) Neaktīvais klusējošais intervāls (pH no 6 līdz 7,36 nepieciešams lādētu olbaltumvielu – aminoskābju 

negatīvu –COO- un pozitīvu –NH3+ kalpo enzīmu funkcionālai aktivitātei
Līdzīgi hemoglobīnam kā garas aminoskābju polipeptīdu virknes un brīvas aminoskābes ar četru veidu protolītisko skābju grupām sastāda 47 vaju skābju konstanšu vērtības: pKa-COOH, pKa-NH3+, pKaR grupa:  
	Amino Acid
	pKa-COOH
	pKa-NH3+
	pKaR grupa
	-COO– deprotonēta karbonskābes negatīva anjona bāze grupas, 

protonēta pozitīvi lādētas amonija grupas -NH3+, 

neitrālas fenola skābes –OH un 

-SH neitrālas sulfhidrila grupas. 

Fizioloģiskajā vidē pH=7,36 ±0.01 

karbonskābes grupas deprotonētas negatīvi lādētas -COO– un 

amino grupas R-NH3+ protonētas pozitīvi lādētas.

Tabulā dotā maksimālā pKa-COOH- vērtība ir mazāka par 7,36: 

pKa-COOH-=4.25<4,9 (taukskābes)<7,36 un 
dotā mazākā pKa-NH3+ vērtība ir lielāka par 7,36 < 9,04 = pKa-NH3+
20 aminoskābēm ir četri protolītiskie pKa līdzsvari 47 grupās:
1. R-COOH                (R-COO–                   +H+, 22 grupas no 47 

2. R-NH3+                   (R-NH2                   + H+  22+1 grupa no 47

3. Tirozīna-fenols-OH(Tirozīna-fenols-O– +H+ viena grupa, 

4. Cisteīns-SH             (Cisteīns-S—             + H+ viena grupa . 
Paralēlo protolītisko līdzsvaru skaita NpKa vidējā pKa vērtība ir

aprēķināma kā pKa=(Σ pKa R grupa+ pKa-NH3++ pKa-COOH)/NpKa

Ostvalda atšķaidīšanas likumā aprēķina pH šķīduma koncentrācijas C logaritmā: pH=
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	Izoleicīns
	2.36
	9.68
	
	

	Valīns
	2.32
	9.62
	
	

	Leicīns
	2.36
	9.60
	
	

	Fenilalanīns
	1.83
	9.13
	
	

	Cisteīns
	1.96
	10.28
	8.18
	

	Metionīns
	2.28
	9.21
	
	

	Alanīns
	2.34
	9.69
	
	

	Prolīns
	1.99
	10.96
	
	

	Glicīns
	2.34
	9.60
	
	

	Treonīns
	2.11
	9.62
	
	

	Serīns
	2.21
	9.15
	
	

	Triptofāns
	2.38
	9.39
	
	

	Tirozīns
	2.20
	9.11
	10.07
	

	Histidīns
	1.82
	9.17
	6.00
	

	Aspartāts
	1.88
	9.60
	3.65
	

	Glutamāts
	2.19
	9.67
	4.25
	

	Aspargīns
	2.02
	8.80
	
	

	Glutamīns
	2.17
	9.13
	
	

	Lizīns
	2.18
	8.95
	10.53
	

	Arginīns
	2.17
	9.04
	12.48
	


Cilvēka organismā dominē bikarbonāta, fosfātu bufera sistēmas fizioloģiskajam pH=7,36 veidojot 
lādētas olbaltumvielas – aminoskābes negatīvi –COO- un pozitīvi –NH3+ kalpo enzīmu funkcionālai aktivitātei. 

β , ekv.mmol/L                pH=7,36                                ‑COOH pKa vērtības atrodas intervālā no 2 līdz 4,9 un
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	–NH3+ pKa vērtības atrodas intervālā no 8 līdz 10 .
Olbaltumvielu bufera klusais intervāls no pH=6 līdz 7,36 bufera šķīduma koncentrācija Cbuffer=2,3 mM kopējā. Buferkapacitāte fizioloģiskajā pH=7,36 ir 
β=0,7 mM. Nepieciešamais neaktīvais klusējošais intervāls (pH no 6 līdz 7,36 nodrošina atraktoru pH=7,36 ar divām dominējošām bufera sistēmām 
pH                 bikarbonāta un fosfatu:


Atspoles hemoglobīnā bikarbonāti 4HCO3‑, protoni H+ skābekļa O2aqua koncentrācijas jūtīgi aizvietojas: 

4O2aqua+(H+His63,58)4HbT..sāls tiltiņi..(HCO3‑)4+4H2O<=>HbR(O2)4+4H3O++4HCO3‑ : 
Arteriālā [O2]=6·10-5 M [HbR(O2)]=0,96  , venozā [O2]= 0,486·10-5 M [HbR(O2)]=0,66 homeostāzē
[(H+)4HbT..sāls tiltiņi..(HCO3‑)4]=0,04      , venozā [(H+)4HbT..sāls tiltiņi..(HCO3‑)4]=0,34

K=[HbR(O2)]*[H3O+]4*[HCO3‑]4/[(H+)4HbTsalt bridges(HCO3‑)4]/[H2O]4/[O2]4=400000*2,23*10-44 ;
arteriāli K=0,96*(10^(-7,36))^4*(0,0154)^4/0,04/554/6/10^(-5)=0,96/0,04/6/10^(-5)=400000*

=(10^(-7,36))^4*(0,0154)^4/55^4=2,23*10^(-44)

venozā K=0,66*(10^(-7,36))^4*(0,0154)^4/0,34/554/0,486/10^(-5)<>0,66/0,34/0,486/10^(-5)=399419
Cirkulacijas ciklā ģenerējas  [H+]=459*6•10–5 M =0,0275 M=[HCO3-]; 
Normā [HCO3-]=0,0154 M, [CO2aqua]=0,0076 M un pH=7,36
Asins plazmā dominē enzīma CA bikarbonāta pH=7.36±0,01, olbaltumvielu un fosfāta bufera šķīdumi.

Sviedros, urīnā un gremošanas aparātā dominē bikarbonāta sistēma kā arī ir fosfāta bufera sistēma.

Blakus normālam “ķīmiskajam” bufera darbības mehānismam uzturot konstantu pH=7.36±0,01, ar 

deoksi hemoglobīns (H+His63,58)4HbT (T saspringts), oksi hemoglobīns (O2His63,58)4HbR (Relaksēts stāvoklis) un CA karbo anhidrāzi virza bikarbonāta bufera sistēmu saistītā fizioloģiskā mehānisma darbībā. Cilvēka ķermeņa saskarē ar apkārtējo vidi realizē vielmaiņu ieelpot O2 un izelpot CO2 no plaušām GAISĀ . 
3) Trešā bikarbonāta bufera systēma organismā veidojas ar oksidēšanās produktiem H3O++HCO3‑.

Cilvēka asiņu pH=7,36 Hendersona Haselbalha CA vienādojums homeostāzē 
CA Galvenā bufera sistēma lietojot hemoglobīna atspoli stabilizē pH=7,36 un arteriālo līmeni [O2aqua]=6·10-5 M: 

deoksi hemoglobīns (H+His63,58)4HbT T saspringts<=>oksi hemoglobīns (O2His63,58)4HbR Relaksēts +4H+. 
Karbo anhidrāze (CA) virza – bikarbonāta 2H2O/CA/CO2aqua / H3O++HCO3‑ bufera sistēmu 

Organisms noglabā H+ un HCO3‑ kā Krebsa cikla produktu-metabolītu oglekļa dioksīdu, ja CA producē bufera sistēmas skābes formas CO2aqua un H3O+. Šī iemesla dēļ skābes formas jātransportē ārā no organisma uz plaušām ar diviem metabolītiem cauri membrānu protonu kanāliem H+ un cauri HCO3‑ bikarbonāta kanāliem: 

ar deoksi hemoglobīna atspoli 4O2aqua+(H+His63,58)4HbT<=>(O2His63,58)4HbR+4H+ satverot protonu distālā histidīnā (H+His63,58)4HbT un sāls tiltiņā piesaistot bikarbonātu HCO3‑(H3+N-. Efektīvs skābes formu regulēšanai organismā ir izelpot CO2↑gas, kas stabilizē asiņu pH=7.36. Tā ir vielmaiņa ar skābekļa O2 ieelpošanu un oglekļa dioksīda CO2 izelpošanas plaušās. 

Karbo anhidrāze CA ātri pārvērš CO2aqua bikarbonāta anjonā HCO3- ūdens vidē un nostabilizē skābes-bāzes Q+CO2aqua + 2H2O ←CA→ H3O++HCO3- endotermisko līdzsvara pH=7,36 producējot labās puses reakcijas produktus H3O++HCO3- patērējot siltumu. Tā kā sildīšana +Q nobīda līdzsvaru pa labi un tūlīt H3O+ koncentrācija palielinās jo oksidēšanas produkts CO2aqua veido divus H3O+ un  HCO3-. Bez karbo anhidrāzes CA reakcija novirzīts pa kreisi, jo CO2 iztvaiko patērējot H3O+  un HCO3-  plaušās un skābes koncentrācija [H3O+] stabilizējas kā nemainīga homeostāzes vērtība pH=7.36. Ja koncentrācija H3O+ samazinās nierēs, t.i. pH>7.36 karbo anhidrāzes CA līdzsvars novirzās pa labi un palielinātais HCO3- daudzums nokļūst urīnā un transportējas ārā, tā kā  pH stabilizējas homeostāzes pH=7.36 līmenī atbilstoši Lešateljē principam. 

Brensteda skābe ir CO2aqua ūdens šķīdums asinīs, kurš izšķīdis ūdenī H2O (asinīs) oglekļa dioksīds CO2aqua radies kā metabolīts šūnās ar karbo anhidrāzi CA pārvēršas par H3O+ un HCO3—. Ūdens H2O un oglekļa dioksīds CO2aqua  ir skābe tiešā līdzsvarā ar protolītisko bāzi HCO3—  un skābes jonu H3O+. 

Karbo anhidrāzes līdzsvara konstante pK=7.0512 pazemina skābes formas CO2aqua koncentrāciju ūdenī H2O novēršot CO2aqua uzkrāšanos. CA  iesaista bikarbonātu HCO3— un ūdeņraža jonus H3O+ asins pH veidošanai atbilstoši bufera šķīduma līdzsvara  

Hendersona-Haselbalha vienādojumam: 7.36=pH=pK+log
[image: image53.wmf]O

H

C

O

C

3

-

[         ]

2

[           ]

aqua

=7.0512+log
[image: image54.wmf]O

H

C

O

C

3

-

[         ]

2

[           ]

aqua

;


[image: image55.wmf]O

H

C

O

C

3

-

[         ]

2

[           ]

aqua

=10(pH-pK)= 10(7.36-7.0512)= 100.3088 =
[image: image56.wmf]1

2.0361

 sārma rezerves attiecība [HCO3—]/[CO2aqua] ir 2/1. Literatūrā dots CO2 daudzums, bet ja 1 mols CO2 veido 1 molu H2O/CA/CO2aqua, tas ir tas pats ūdens šķīdumā.
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	Bufera vidus punkta reģions ir pārliekuma punkts grafikā ○:

pH=pKa =7.0512; [HCO3—]/[CO2] =1

ja vienādas ir bufera komponentu koncentrācijas

[HCO3—]=[CO2] tā kā bikarbonāta (bāze) [HCO3—] koncentrācija ir vienāda ar Brensteda vājās skābes asinīs izšķīdinātai CO2 koncentrācijai [CO2aqua]. 
Sārma rezerve pie 7.36 = pH ir 
normāla attiecība  
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HCO3-0%                                        50%                                               100% bāze –      bufera sistēmas bāze 

CO2+ 2H2O 100%                          50%                                                   0% vāja skābe bufera komponente 
Tiklīdz H3O+ koncentrācija palielinās, karbo anhidrāzes CA līdzsvars novirzās pa kreisi un cauri kanāliem H3O+  ar HCO3- transportējot CO2 izelpojas no plaušām GAISĀ. Tā skābes koncentrācija [H3O+] stabilizējas. Samazinoties koncentrācijai H3O+ karbo anhidrāzes līdzsvars novirzās pa labi un papildus daudzums HCO3- cauri nierēm nonāk urīnā izvadīts no organisma.  Bikarbonāta kanāli nieru šūnās atveras pie palielinātām pH>7.36 vērtībām asins cirkulācijas pusē, bet plaušās transporta kanāli joniem H+  un HCO3- atveras pie zemākām pH<7.36 vērtībām. 

Pieņemot koncentrāciju C=1M= [HCO3-]+[CO2aqua]

                                                                    Karbo anhidrāzes lieluma pK=7.0512 līdzsvara konstante
    β, ekv.mol/L bufera kapacitāte                ir tuva asins pH=7.36 vērtībai. Krebsa cikla metabolisma produkti 
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	CO2aqua ir skābes, tad organismam jābūt sārma rezervei. Sārma rezervi organismos veido bikarbonāts HCO3—. 
Koncentrāciju attiecība starp 

HCO3— un CO2aqua ir 2/1 fizioloģiskās homeostāzes 
pH lielums asinīs 7.36 ir Prigožina atraktors organismiem. 
Sārma rezervi 2.036/1=[HCO3-]/[CO2aqua] ar asins pH=7.36 

analizē ar sērskābi H2SO4 pievienojot 100 mL asins paraugam 

reaģē ar HCO3- sāli un CO2aqua tiek atbrīvota. 

Ja 56.23 mL (50-60 mL) gāzes CO2 atbrīvojas no 100 mL asins 

parauga, sārma rezerve homeostāzē ir normāla un 

kopējā sārma rezerves daudzuma koncentrāciju summa 

0.023M = [HCO3-]+[CO2aqua] no concentrācijām 

[HCO3-] = 0.0154 M un [CO2aqua]=0.0076M. 


     4                 6  7.0512=pKa   9       10       11→pH          

Divu veidu slimības sastopamas, ja skābes-bāzes līdzsvars organismā izjaukts alkaloze un acidoze. 

1) Respiratorā alkaloze norisinās plaušās ar hiperventilāciju, piemēram, anestēzijas laikā. Ja CO2aqua koncentrācija samazinās pH>7.36 alkaloze dēļ hiperventilācijas, asins vadi paplašinās un to tonuss pazeminās, kā rezultātā O2 piegāde smadzenēm  samazinās. 

Šī iemesla dēļ nepieciešams lietot AIR maisījumu O2 un CO2 anestēzijas laikā tīra skābekļa vietā. Ja respiratorā alkaloze notiek citu iemeslu dēļ, tad hiper ventilācija plaušās attiecība 2/1 bufera komponentēm var atjaunot ilgākā periodā ieelpojot normālu, CO2-saturošu GAISU 350 ppm (miljonās daļas). 

2) Respiratorā acidoze norisinās gadījumā, kad koncentrācija CO2 GAISĀ palielinās. Tā rezultātā ka ieelpošanas darbības muskuļiem kļūst grūtāk. To var novērst, ja pacients sāk elpot normālu GAISU. Tomēr, ja CO2 satura palielināšanās GAISĀ ilgst ilgāk metaboliska acidoze notiek pH<7.36. Metaboliskās acidozes gadījumā hemoglobīna rezerves izsīkst, skābekļa koncentrācija samazinās zem venozām [O2]=1,85•10–5 M .

Tā pēc vienīgi oglekļa dioksīda CO2aqua koncentrācija ūdenī H2O (izvairoties no ogļskābes H2CO3 veidošanās) un bikarbonāta HCO3- un ūdeņraža joni H3O+ iekļauti pH līdzsvara vienādojumā. 
Te ir divas līdzsvaru virknes, kuras virza enzīmu CA un atspoles hemoglobīna vadītas virknes reakcijas

I) O2AIR+H2O
[image: image61.wmf]membrane

H2O+O2aqua; 4O2aqua+deoxy(H+His63,58)4HbT<=[O2]=6·10-5 M=>oxyHbR(O2)4+4H+, 

Oksidēšanas produkti C6H12O6+6O2aqua+6H2O←Krebs_Cycle→6CO2aqua+12H2O←CA→6H3O++6HCO3-
II) Qaqua+CO2aqua+2H2O<=CA=>H3O++HCO3-
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[image: image63.wmf]H2O+CO2↑gas+H2O.

II) procesa pirmā virknes reakcija enzīma karbo anhidrāzes CA virzīts līdzsvars:

Brīvās enerģijas patērējas (GH reakcijā endoerģiski:              CO2aqua +2H2O+(G+Q<=CA=>H3O++HCO3-
Entalpija siltums patērējas (HH reakcijā endotermiski: (HH=(H°H3O-(H°HCO3-2(H°H2O-(H°CO2=9,7576 kJ/mol
                               = -285,81-689,93-(2*-285,85-413,7076) = -975,74+985,3276=9,7576 kJ/mol endotermiski 
nepieciešama siltuma pievadīšana, lai virzītu reakciju. Hesa brīvās enerģijas izmaiņa endoerģiska pozitīva: 
(GHess=(G°H3O+(G°HCO3 -2(G°H2O-(G°CO2=-213,2746-544,9688-(2*-237,191-385,98)=102 kJ/mol .

Enzīms CA veido klasisku konstanti skābei Ka = 10-7.0512 vai kāpinātāju pKa = 7,0512 tā pēc 

ļoti tuvu pH vērtībai 7,36. Ūdens koncentrācija [H2O]=55.3 M ir konstanta tā pēc iekļauta lielumā Kekv. 

Enzīms CA liek divām ūdens molekulām endoerģiski reaģēt: 
CO2aqua+2H2O←CA→H3O++HCO3-; 10-7.0512=Ka=[H2O]2Keq=[H3O+][HCO3-]/[CO2aqua] kā nelabvēlīga 
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=Keq=Ka/[H2O]2=10-7,0512/55,34573392=2,906*10-11=10-10.54 . Brīvās eerģijas izmaiņa ir
(Geq=-RTln(Keq)=-8.3144•298.15•ln(10-10.224)= 60.145 kJ/mol mazāka kā Hesa lielumā 102 kJ/mo atbilstoši Prigožina enerģijas izmaiņas minimumam līdzsvarā, kur R=8,3144 J/mol/K un T=298,15 K (25̊ C). 
II) procesa membrānas transports koncentrācijas gradients un elektroķīmiskais potenciāls virza bikarbonāta jonus HCO3- un protona gradientu 1. H+ EH=P•lg([10-pHextraMit/10-pHMitochon)=0,06154*lg(10^2,36)=0,14523 V;
2. EHCO3-Mitochon,=-P•log([HCO3-cytosole]/[HCO3-Mitochon])=-0,06154*log(0.0154/0,0338919)= 0,0210821 V; 

Esumā=0,14523+0,0210821=0,1663168 V =Emembrāna; ΔGF=nFE=-1*96485*0,1663168= -16,0471 kJ/mol; 
3. ΔGHCO3-=RTln([HCO3cytosol]/[HCO3Mitoch])=8,3144*310,15*log(0,0154/0,0338919)= -2,0341094 kJ/mol; 
4. ΔGH+=-RTln([H3O+]extraMit/[H3O+]Mitochon)=-RTln(10-7,36/10-5)=-8,3144*310,15*ln(10^2,36 )= -23,3943 kJ/mol ;
Kopēja ΔGkopēja=ΔGF+(ΔGHCO3-+ΔGH+)=-16,0471 +(-2,0341094)+(-23,3943)= -41,4755 kJ/mol eksoerģiska . 
reakciju virza koncentrācijas gradienti caur protonu un bikarbonātu kanāliem membrānā. 
II) trešais virknes process neitraliācija: 
H3O++HCO3-→2H2O+CO2aqua+Q=7,1928 kJ/mol eksotermiska+(G=-102 kJ/mol eksoerģiska.
(GHess=2(G°H2O+(G°CO2-(G°H3O-(G°HCO3=2*-237,191-385,98-(-213,2746-544,9688)=-102 kJ/mol; 

(HHess=2(H°H2O+(H°CO2-(H°H3O-(H°HCO3=2*-285,85-413,7976-(-285,81-692,4948)=-7,1928 kJ/mol;
v2=k2•[H3O+][HCO3-]=1,6958*10^15*10^(-5)*0,0154=261153200 M2s-1; Neitralizēšanas ātrums; 

Ekstra mitohondriālā pH=5 CA klātienē un alveolu epitēlija virsmā pH=5 bez CA. 
II) ceturtais virknes process neenzimātiska iztvaikošana no [CO2aqua]=0,0004*1,878=0,00075125 M;
Iztvaikošana bez CA karbo anhidrāzes CO2aqua+Q(20,3 kJ/mol) endotermiski<=>CO2↑gas+(G(-8,379 kJ/mol);
	Viela
	ΔH°Hess,kJ/mol
	ΔS°Hess,J/mol/K
	ΔG°Hess,kJ/mol
	Iztvaikošana (HHess=(H°CO2gas-(H°CO2aq=20,3 kJ/mol

	H3O+
	-285,81
	-3,854
	-213,274599
	=-393,509+413.7976=20,3 kJ/mol; endotermiska............

	-OH-
	-230,015
	-10,9
	-157,2
	Iztvaikošana (GHess=(G°CO2gas-(G°CO2aq=-8,379 kJ/mol

	HCO3-
	-689,93
	98,324
	-586,93988
	=-394,359+385,98= -8,379 kJ/mol eksoerģiska.............

	HCO3-
	-692,4948
	-494,768
	-544,9688
	Šķīdība (GHess=(G°CO2aq-(G°CO2gas=8,379 kJ/mol

	H2O
	-285,85
	69,9565
	-237,191
	Kšķ=Keq=EXP(-ΔGeq/R/T)=0,034045=1/29,375

	H2O
	-286,65
	-453,188
	-151,549
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=Kšķ=0,034045=1/29,375

	CO2aqua
	-413,7976
	117,5704
	-385,98
	

	CO2↑gas 
	-393,509
	213,74
	-394,359
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 =Kiztvaikošana=29,375 ; Iztvaikošanas ldzsvars bez karbo anhidrāzes CA. 
[CO2↑gas]=29,375*[CO2aqua]/[H2O]=29,375*0,0076/55,3457339=0,00403 mol daļas; pH=7,36 . 
[HCO3-]=0,0154 M and [CO2aqua]=0,0076 M if pH=7,36; At pH=5=7,0512+log(0,001/[CO2aqua]); 
10^(5-7,0512)= 0,001/[CO2aqua]; [CO2aqua]=0,001/10^(5-7,0512)=0,1125 ; pH=5 ;
[CO2↑gas]=29,375*[CO2aqua]/[H2O]=29,375*0,1125/55,3457339=0,05971 mol daļas; Atmosfērā 0,0004.
Trīs bufera sistēmas cilvēka organismā olbaltumi +          fosfāti              +       bikarbonāts
Kopējā bufera kapacitāte pH=7,36         olbaltumi+([H2PO4-]+[HPO42-])+([CO2aqua]+[HCO3–])
Kopējā bufera kapacitāte: 100%          =    4,7%  +          93,9%            +           1,4% ; 
Buferkapacitāte stipras skābes Δnsk vai stipras bāzes Δnb ekvivalentmoli / vienā Litrā buferšķīduma ΔpH=±1

Muskuļu šūnu citosolā .
                                   β , ekv.mmol/L  Ekstra celulārā telpa asins plazma
	Olbaltumvielu bufera klusais intervāls no pH=6 līdz 7,36 .

23 tūkstoš dažādu molekulu kopējā bufera šķīduma koncentrācija Cbuffer=135 mM grupas

3 mM muskuļos Buferkapacitāte fizioloģiskajā pH=7,36 ir 
β =40 mM

4,7 %=40/852*100 %
	[image: image67.jpg].,







                                  β , ekv.mol/L                                                7,36                                      pH
	Kopējā fosfātu bufera sistēmas koncentrācija 

[H2PO4-]+[HPO42-] muskuļa šūnu citosolā ir Cbuffer=0,155 M 

Buferkapacitāte
fizioloģiskajā 
pH=7,36 ir 

β =800 mM 

93,9 %=800/852*100%
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                                  β , ekv.mol/L                                                7,36                                      pH
	Kopējā bikarbonāta bufera sistēmas koncentrācija 

[CO2aqua]+[HCO3–] asins plazmā ir 

Cbuffer=0,023 M 

Buferkapacitāte  fizioloģiskajā pH=7,36 
ir β =12 mM

1,4%=12/852*100%
Summārā 
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          buferkapacitāte βsum=40+800+12=852 ekv.mmol/L       7,36                                         pH
Trīs bufera sistēmas cilvēka organismā 1) olbaltumi, 2) fosfāti un 3) bikarbonāts summā
Trīs bufera sistēmas cilvēka organismā olbaltumi +          fosfāti              +       bikarbonāts

Kopējā bufera kapacitāte pH=7,36         olbaltumi+([H2PO4-]+[HPO42-])+([CO2aqua]+[HCO3–])
Kopējā bufera kapacitāte: 100%          =    46,15% + 7,7% + 46,15%; 
Buferkapacitāte stipras skābes Δnsk vai stipras bāzes Δnb ekvivalentmoli / vienā Litrā buferšķīduma ΔpH=±1

                                   β , ekv.mmol/L  Ekstra celulārā telpa asins plazma.
	Olbaltumvielu bufera klusais intervāls no pH=6 līdz 7,36 .

23 tūkstoš dažādu olbaltumvielu molekulu kopējā bufera šķīduma koncentrācija  Cbuffer=45 mM grupas

1 mM albumina Bufera kapacitāte fizioloģiskjā pH=7,36 ir
β =12 mM

46,15%=12/26*100%
	[image: image70.jpg]





                                  β , ekv.mol/L                                                7,36                                      pH
	Kopējā fosfātu bufera sistēmas koncentrācija 

[H2PO4-]+[HPO42-] muskuļa šūnu citosolā ir Cbuffer=0,004 M 

Buferkapacitāte

fizioloģiskajā 

pH=7,36 ir 

β =2 mM 
7,7 %==2/26*100%
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                                  β , ekv.mol/L                                                7,36                                      pH
	Kopējā bikarbonāta bufera sistēmas koncentrācija 

[CO2aqua]+[HCO3–] asins plazmā ir 

Cbuffer=0,023 M 

Buferkapacitāte  fizioloģiskajā pH=7,36 

ir β =12 mM

46,15%=12/26*100% 
Summārā 
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          buferkapacitāte βsum=12+2+12=26 eq.mmol/L       7,36                                         pH
Trīs bufera sistēmas cilvēka organismā 1) olbaltumi, 2) fosfāti un 3) bikarbonāts summā
1) Hepta peptīda Ser-Cys-Arg-Tyr-Asp-Lys-Glu astoņas protolītisko līdzsvaru konstantes: 
pKa : 9,15, 8,18, 12,48, 10,07,  3,65, 10,53, 4,25, 2,19 

KaCOOH=
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; KaLysNH3+=
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KaAspCOOH=
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KaCysSH=
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Prigožina atraktora 7,36 vērtība ietilpst ΔpH=1,36 vienību klusajā intervālā no 6 līdz 7,36. 

2) Fosfāta bufera sistēma H2PO4-/ HPO42-;  7.36=pH=pKa+log
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3) Karbo anhidrāzes (CA) virzīta – bikarbonāta 2H2O/CA/CO2aqua / H3O++HCO3‑ bufera sistēma 

7.36=pH=pK+log
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β , ekv.mol/L                                  Prigožina atraktora 7,36 vērtība
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                                                                                                                                                 pH
Trīs bufera sistēmu summa dzīvajos organismos veido platjoslas bufera kapacitātes maksimumu protolītiskās konstantes pKa=7,0512 vērtībā ar platjoslu no pH=5 līdz pH=9. 
Aminoskābju (olbaltumvielu) platjoslas bufera sistēma cisteīns Cys 
KaCOOH = 
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; KaNH3+ = 
[image: image87.wmf]H

H

3

H

N

N

A

A

-

A

A

-

[           ]

+

[    ]

.

[           ]

2

+

protonets

-

;  KaRSH = 
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Buferkapacitāte stipras skābes Δnsk vai stipras bāzes Δnb moli/Litrā
Prigožina atraktora 7,36 vērtība ietilpst piecu ΔpH=5,86 vienību intervālā no 6,36 līdz 12,1 
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Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=1 M [image: image90.jpg]


      sarkans                                            pH
Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=0,5 M [image: image91.jpg]


      zils   

Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=0,1 M [image: image92.jpg]


     zaļš   

1 Bufera šķīduma atšķaidīšana neizmaina pH vērtību, jo nsāls/nskāb attiecība ir konstanta.

Tāda pati desmit reizes atšķaidītā buferī un attiecības logaritms ir nulle log(1)=0!

1.a Ūdens dzeršana cilvēka organisma fizioloģisko pH=7,36 lielumu neizmaina!.................

2. Bufera kapacitāte ir proporcionāla koncentrācijai β~C !

3. Platjoslas bufera sistēmā kapacitātei ir trīs maksimalās vērtības βmax . Atzīmēt grafikā !

pKaCOOH =1,96, KaNH3+ =10,28, pKaRSH =8,18 . 
4. Trīs maksimumi  βmax = 0,6•C    jo β=0,6•1 mol/L  = 0.6 ekv.mol/L  maksimālā vērtība! 

5. Bufer šķīduma viduspunktā pH=9,17 kapacitāte pret skābi un bāzi 

ir simetriski vienādas βac=0,35 ekv.mol/L =βb, , 

pievienojot stipru skābi 0,35 ekv.mol/L ΔpH=-1 samazinās par vienu vienību, 

pievienojot stipru bāzi 0,35 ekv.mol/L ΔpH=+1 palielinās par vienu vienību!
Aminoskābju (olbaltumvielu) platjoslas bufera sistēma histidīns His 

KaCOOH = 
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; KaNH3+ = 
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Buferkapacitāte stipras skābes Δnsk vai stipras bāzes Δnb moli/Litrā

Prigožina atraktora 7,36 vērtība ietilpst septiņu ΔpH=7 vienību intervālā no 4 līdz 11 

[image: image96.jpg]



Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=1 M [image: image97.jpg]


      sarkans                                            pH
Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=0,5 M [image: image98.jpg]


      zils   

Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=0,1 M [image: image99.jpg]


     zaļš   

1 Bufera šķīduma atšķaidīšana neizmaina pH vērtību, jo nsāls/nskāb attiecība ir konstanta.

Tāda pati desmit reizes atšķaidītā buferī un attiecības logaritms ir nulle log(1)=0!

1.a Ūdens dzeršana cilvēka organisma fizioloģisko pH=7,36 lielumu neizmaina!.................

2. Bufera kapacitāte ir proporcionāla koncentrācijai β~C !

3. Platjoslas bufera sistēmā kapacitātei ir trīs maksimalās vērtības βmax . Atzīmēt grafikā !

pKaCOOH=1,82, KaNH3+=9,17, p KaNH+=6 . 

4. Trīs maksimumi  βmax = 0,58•C    jo β=0,58•1 mol/L  = 0.058 ekv.mol/L  maksimālā vērtība! 

5. Bufer šķīduma viduspunktā pH=7,5 kapacitāte pret skābi un bāzi 

ir simetriski vienādas βac=0,12 ekv.mol/L =βb, , 

pievienojot stipru skābi 0,12 ekv.mol/L ΔpH=-1 samazinās par vienu vienību, 

pievienojot stipru bāzi 0,12 ekv.mol/L ΔpH=+1 palielinās par vienu vienību!

Aminoskābju (olbaltumvielu) platjoslas bufera sistēma tirozīns Tyr 

KaCOOH = 
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; KaNH3+ = 
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Buferkapacitāte stipras skābes Δnsk vai stipras bāzes Δnb moli/Litrā

Prigožina atraktora 7,36 vērtība ietilpst piecu ΔpH=4,5 vienību intervālā no 7,5 maksimums 9,6 līdz 12 
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Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=1 M [image: image104.jpg]


      sarkans                                            pH
Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=0,5 M [image: image105.jpg]


      zils   

Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=0,1 M [image: image106.jpg]


     zaļš   

1 Bufera šķīduma atšķaidīšana neizmaina pH vērtību, jo nsāls/nskāb attiecība ir konstanta.

Tāda pati desmit reizes atšķaidītā buferī un attiecības logaritms ir nulle log(1)=0!

1.a Ūdens dzeršana cilvēka organisma fizioloģisko pH=7,36 lielumu neizmaina!.................

2. Bufera kapacitāte ir proporcionāla koncentrācijai β~C !

3. Platjoslas bufera sistēmā kapacitātei ir trīs maksimalās vērtības βmax . Atzīmēt grafikā !

pKaCOOH =2,2, KaNH3+ =9,11, KaRfenolsOH =10,07 . 

4. Maksimums pH=9,6 βmax=0,86•C , jo β=0,86•1 mol/L=0.86 ekv.mol/L  maksimālā vērtība! 

5. Bufer šķīduma maksimumā pH=9,6 kapacitāte pret skābi un bāzi 

ir simetriski vienādas βac=0,86 ekv.mol/L =βb, , 

pievienojot stipru skābi 0,86 ekv.mol/L ΔpH=-1 samazinās par vienu vienību, 

pievienojot stipru bāzi 0,86 ekv.mol/L ΔpH=+1 palielinās par vienu vienību!

Aminoskābju (olbaltumvielu) platjoslas bufera sistēma Lizīns Lys 

KaCOOH = 
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; KaNH3+ = 
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;  KaRNH3+ = 
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Buferkapacitāte stipras skābes Δnsk vai stipras bāzes Δnb moli/Litrā

Prigožina atraktora 7,36 vērtība ietilpst septiņu ΔpH=4,9 vienību intervālā no 7,3 līdz 12,2 
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Bufera šķīduma kcentrācija   Cbuffer=1 M [image: image111.jpg]


      sarkans                                            pH
Bufera šķīduma onkoncentrācija   Cbuffer=0,5 M [image: image112.jpg]


      zils   

Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=0,1 M [image: image113.jpg]


     zaļš   

1 Bufera šķīduma atšķaidīšana neizmaina pH vērtību, jo nsāls/nskāb attiecība ir konstanta.

Tāda pa tidesmit reizes atšķaidītā buferī un attiecības logaritms ir nulle log(1)=0!

1.a Ūdens dzeršana cilvēka organisma fizioloģisko pH=7,36 lielumu neizmaina!.................

2. Bufera kapacitāte ir proporcionāla koncentrācijai β~C !

3. Platjoslas bufera sistēmā kapacitātei ir trīs maksimalās vērtības βmax . Atzīmēt grafikā !

pKaCOOH=2,18, KaNH3+=8,95, pKaRNH3+=10,53 . 

4. Viduspunktā pH=9,75  βmax=0,55•C , jo β=0,55•1 mol/L=0.55 ekv.mol/L  vērtība! 

5. Bufer šķīduma viduspunktā pH=9,75 kapacitāte pret skābi un bāzi 

ir simetriski vienādas βac=0,12 ekv.mol/L =βb, , 

pievienojot stipru skābi 0,55 ekv.mol/L ΔpH=-1 samazinās par vienu vienību, 

pievienojot stipru bāzi 0,55 ekv.mol/L ΔpH=+1 palielinās par vienu vienību!
Aminoskābju (olbaltumvielu) platjoslas bufera sistēma aspargīnskabe Asp 

KaCOOH = 
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Buferkapacitāte stipras skābes Δnsk vai stipras bāzes Δnb moli/Litrā

Prigožina atraktora 7,36 vērtība neietilpst aspartāta bufersistēmāas 
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Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=1 M [image: image118.jpg]


      sarkans                                            pH
Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=0,5 M [image: image119.jpg]


      zils   

Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=0,1 M [image: image120.jpg]


     zaļš   

1 Bufera šķīduma atšķaidīšana neizmaina pH vērtību, jo nsāls/nskāb attiecība ir konstanta.

Tāda pati desmit reizes atšķaidītā buferī un attiecības logaritms ir nulle log(1)=0!

1.a Ūdens dzeršana cilvēka organisma fizioloģisko pH=7,36 lielumu neizmaina!.................

2. Bufera kapacitāte ir proporcionāla koncentrācijai β~C !

3. Trīs maksimalās vērtības βmax ir ārpus Prigožina atraktora 7,36. Atzīmēt grafikā !

pKaCOOH =1,88, KaNH3+ =9,6, KaRCOOH =3,65 . 

4. Trīs maksimumi  βmax = 0,55•C    jo β=0,55•1 mol/L  = 0.55 ekv.mol/L  maksimālā vērtība! 

5. Fizioloģisko pH=7,36 aspartāta bufer šķīdums neietekmē 

ir simetriski vienādas βac=0,0 ekv.mol/L =βb, , 

pievienojot stipru skābi 0,0 ekv.mol/L ΔpH=0 nepiemīt pretestība ka buferkapacitāte, 

pievienojot stipru bāzi 0,0 ekv.mol/L ΔpH=0 nepiemīt pretestība ka buferkapacitāte!

Aminoskābju (olbaltumvielu) platjoslas bufera sistēma glutamīnskabe Glu 

KaCOOH = 
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Buferkapacitāte stipras skābes Δnsk vai stipras bāzes Δnb moli/Litrā

Prigožina atraktora 7,36 vērtība neietilpst glutamāta bufersistēmās 
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Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=1 M [image: image125.jpg]


      sarkans                                            pH
Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=0,5 M [image: image126.jpg]


      zils   

Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=0,1 M [image: image127.jpg]


     zaļš   

1 Bufera šķīduma atšķaidīšana neizmaina pH vērtību, jo nsāls/nskāb attiecība ir konstanta.

Tāda pati desmit reizes atšķaidītā buferī un attiecības logaritms ir nulle log(1)=0!

1.a Ūdens dzeršana cilvēka organisma fizioloģisko pH=7,36 lielumu neizmaina!.................

2. Bufera kapacitāte ir proporcionāla koncentrācijai β~C !

3. Trīs maksimalās vērtības βmax ir ārpus Prigožina atraktora 7,36. Atzīmēt grafikā !

pKaCOOH =2,19, KaNH3+ =9,67, KaRCOOH =4,25 . 

4. Trīs maksimumi  βmax = 0,55•C    jo β=0,55•1 mol/L  = 0.55 ekv.mol/L  maksimālā vērtība! 

5. Fizioloģisko pH=7,36 glutamāta bufer šķīdums neietekmē 

ir simetriski vienādas βac=0,0 ekv.mol/L =βb, , 

pievienojot stipru skābi 0,0 ekv.mol/L ΔpH=0 nepiemīt pretestība ka buferkapacitāte, 

pievienojot stipru bāzi 0,0 ekv.mol/L ΔpH=0 nepiemīt pretestība ka buferkapacitāte!

Olbaltumviela platjoslas bufera sistēma minimizē aktivitāti intervālā  no 6 līdz 7,36.

Cilvēka organismā dominē bikarbonāta un fosfāta bufersistēma. Procesi organismā darbojas Prigožina atraktora pH=7,36 virzienā. Karboanhidrāzes enzīma vadītā protolīzes reakcija ar pKa=7,0512 vērtību un fosfātu protolīzes reakcija ar konstantes pKa=7,199 vērtību nosaka fizioloģiskās pH vērtības lielumu 7,36 dzīvajos organismos ar sārma rezervi:

 2/1 un 1,45/1. 
Hepta peptīda Ser-Cys-Arg-Tyr-Asp-Lys-Glu astoņi protolītiskie līdzsvari 
pKa : 9,15, 8,18, 12,48, 10,07,  3,65, 10,53, 4,25, 2,19 

KaCOOH=
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KaAspCOOH=
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KaCysSH=
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Prigožina atraktora 7,36 vērtība ietilpst ΔpH=1,36 vienību intervālā no 6 līdz 7,36. 
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Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=1 M [image: image137.jpg]


      sarkans                                            pH
Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=0,5 M [image: image138.jpg]


      zils   

Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=0,1 M [image: image139.jpg]


     zaļš   

Olbaltumvielām ir bufera darbības minimums intervālā no pH=6 līdz pH=7,36 vērtībai. To nosaka divdesmit proteinogēnās aminoskābes ar 47 protolīzes līdzsvaru konstantes vērtībām, 

kuras dotas tabulā 7. lapaspusē: http://aris.gusc.lv/BioThermodynamics/BufferSolutionLat.pdf. 

Nelielais kāpums pie 7,36 pastiprina pretestību pret skābes pievienošanu no 7 līdz 7,36. 
Karboanhidrāzes enzīma vadītā protolīzes reakcija ar pKa=7,0512 vērtību un fosfātu protolīzes reakcija ar konstantes pKa=7,199 vērtību nosaka fizioloģiskās pH vērtības lielumu 7,36 
dzīvajos organismos ar sārma rezervi: 2/1 un 1,45/1. 
Histidīna ietekme pKa=6 Hepta peptīds His-Cys-Arg-Tyr-Asp-Lys-Glu 
pKa : 9,17, 6,00, 8,18, 12,48, 10,07,  3,65, 10,53, 4,25, 2,19 
KaCOOH=
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KaAspCOOH=
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KaCysSH=
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Prigožina atraktora 7,36 vērtība ietilpst ΔpH=0,36 vienību intervālā no 7 līdz 7,36. 
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Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=1 M [image: image150.jpg]


      sarkans                                            pH
Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=0,5 M [image: image151.jpg]


      zils   

Bufera šķīduma koncentrācija   Cbuffer=0,1 M [image: image152.jpg]


     zaļš   

Histidīns neietekmē fosfāta un bikarbonāta bufera sistēmas , jo iesaistīts koordinatīvos savienojumos ar elektronu pāru akceptoru joniem Zn2+, Fe2+, Fe3+  un fizioloģiskajā pH=7,36 histidīns ir deprotonēts ar pKa=6 vērtību protonējas tikai pie mazām vērtībām, ja pH< 6 skābā vidē. 

Olbaltumvielām ir bufera darbības minimums intervālā no pH=7 līdz pH=7,36 vērtībai.
To nosaka divdesmit proteinogēnās aminoskābes ar 47 protolīzes konstantes vērtībām, kuras dotas tabulā 7. lapaspusē: http://aris.gusc.lv/BioThermodynamics/BufferSolutionLat.pdf.
Brensteda skābes/bāzes CA un hemoglobīna atspoles enzīmu O2, ( HCO3‑ +H+ mehānisms

Enzīma karbo anhidrāzes (CA) veidots skābes/bāzes līdzsvars 2H2O-CA-CO2/HCO3‑+H3O+
Cilvēka organismā ir Atspoles buffera sistēmas, kas stabilizē pH un darbojas uzturot šaurā intervālā konstantu  pH = 7.36
[image: image153.emf]  ar atļautām niecīgām  izmaiņām par spīti faktam, ka organisms  producē lielu daudzumu 

metaboliska [CO2aqua]= 0,0275 M. CA izveidotie skābes  produktu daudzumi ir [H3O+]=[HCO3‑]=0,01695 M kompensēti bufera šķīdumā ar Atspoles hemoglobīnu aizvietojot protonu H+  ar adsorbēto skābekli O2aquaAsins un desorbējot skābekli saistot protonu H+ un HCO3‑ no Krebsa cikla producētā CO2aqua:  

Hidrogen karbonāta bufera sistēma karboanhidrāzes līdzsvarā uztur vāju skābi CO2aqua un bikarbonāta, 

	hidrogen karbonāta jonus homeostāzes normas daudzumos 

[HCO3-]=0.0154 M, [CO2aqua]=0.0076 M, atbilstot 56,23 mL 

(50-60 mL) atbrīvotam tilpuma CO2 no 100 mL asiņu 

kā sārma rezerves 2,036 / 1 klīnisks vērtējums. 

Oglekļa dioksīds rodas, oksidējoties ogļhidrātiem, taukiem un olbaltumvielām. Hidrogēnkarbonāts rodas oglekļa dioksīda hidratācijas 2H2O rezultātā CA enzīma Zn2+ jona koordinētajā aktīvajā centrā. Šis centrs atrodas fermenta karboanhidrāzes Zn2+ jona koordinācijas kabatā: CO2aqua + 2H2O<=>CA(Zn2+)<=>H3O+ + HCO3–
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(H2O263->Zn2+-CA)+CO2aqua+H2O=>(CA-Zn2+<-OH–+CO2aqua)+H+→+H2O=>HCO3–+H3O++CA-Zn2+ 
HbR(O2)4+4H+ ( 4O2aquaAsins + (H+His63,58)4HbT stabilizē arteriālo koncentrāciju [O2]=6·10-5 M asinīs. 

Deoksi hemoglobīns (H+His63,58)4HbT satver četrus protonu 4 H+ pie histidīna atlikuma un 4 HCO3– bāze tiltiņos HCO3‑(H3+N-  pie protonētiem amīniem. Plaušās atspole adsorbē skābekli arteriālo asiņu oksi hemoglobīnā (O2His63,58)4HbR (R-relaksēts) atbrīvojot 4 H+ un 4 HCO3– .

1) Pirmā no četrām cilvēka bufera sistēmām ir CA veidotā Brensteda skābes/bāzes līdzsvara reakcija: 

Q+CO2aqua+2H2O ←CA→H3O++HCO3‑ kurai siltuma pievada Krebsa cikla eksotermiskās reakcijas. Novirzi pa labi veicina augsta ūdens 2H2O koncentrācija kvadrātā [H2O]2 =(993,36/18,0153)2 = 55,1392 =3040,4 un maza stabilizēta pH=7,36±0,01 ūdeņraža jonu H3O+ koncentrācija [H3O+] =10-7,36 M produktos. CO2aqua daudzuma bikarbonāts bāze tiltiņos HCO3‑(H3+N- un vienāds producēto H+, HCO3‑ skaits [H+]=0,0275=[HCO3‑] satverti deoksi (H+His63,58)4HbT atspolē venozo asiņu cirkulācijā nonāk plaušās. 

Plaušās  iztvaiko CO2+H2O: endotermiski Q=(Hr= +54,5 kJ/mol , bet eksoerģiski (Gr=  -82,1 kJ/mol: 

H3O++HCO3‑ +Q←Membrane→H2O+CO2↑gāze+H2O↑gāze + (Gr. 

Simbols (H+His63,58)4HbT deoksi atspoles hemoglobīna molekulai ir praktisks, jo ir neērti katru reizi lietot komplicētu struktūru hemoglobīnam. Deoksi hemoglobīns ir satvēris un oksi hemoglobīns pilnīgi atbrīvojis protonus 4 H+ un 4 HCO3–. Vienādojums ir skābekļa koncentrācijas [O2aqua]=6·10-5 M virzīts pa labi līdzsvars: 

4O2aqua + (H+His63,58)4HbT⋅⋅⋅bāze⋅⋅⋅tiltiņi(HCO3‑)4( HbR(O2)4+4H+ +4 HCO3‑. plaušās un audos. 

Plaušās venozo asiņu hemoglobīna piesātināšana ar skābekli turpmāk 459 reizes atjauno cirkulācijā esošo arteriālo asiņu [O2]=6·10-5 M daudzumu vienā litrā O2SolutionsL.pdf. Adsorbējot četrus 4O2aqua , produktos atbrīvojas (O2His63,58)4HbR+4H++4HCO3‑ četri protoni 4 H+ un bikarbonāta joni 4 HCO3– , lai iztvaikotu CO2↑gas+H2O↑gas uz plaušu epitēlija virsmas, un izvadās no organisma [H+]=459*6*10-5 =0,0275 M daudzums H++H2O=>H3O+ , kurš ir vienāds ar kopējo izelpā iztvaikotā [CO2↑gas] =0,0275 M daudzumu. 
Ar skābekļa atkarīgās koncentrācijas [O2]=6·10-5 M adsorbcijas-desorbcijas līdzsvara novirzi pa kreisi uz oksi (O2His63,58)4HbR +4H+ no satvērēja atspoles deoksi (H+His63,58)4HbT izskaidrojama pH stabilizācija 7,36. 

Tas izskaidrot, kā pēc pH nemainās par spīti Krebsa cikla skābes CO2 aqua produktam, jo katrs desorbētais skābeklis O2aqua-asins veido Krebsa ciklā oglekļa dioksīda produktu, kurš iesaistīts CA līdzsvarā 
Hendersona-Haselbalha homeostāzes pH vērtība izteiksmē ir praktiski nemainīga ar [HCO3-]/[CO2aqua]=2,0263 attiecību. Nepiemīt pretestība ka buferkapacitāte abi bikarbonāts [HCO3-]=0.0154 M un oglekļa dioksīds [CO2aqua] = 0.0076 M: 

7.36 = pH = pK+log([HCO3-]/[CO2aqua])=7.0512+log([HCO3-]/[CO2])

un pēc anti logaritma iegūst [HCO3-]/[CO2aqua] =10(pH-pK) = 10(7.36-7.0512) = 100.3088 = 2,0361/1 sārma rezervi. Plaušās venozo asiņu eritrocītos deoksi (H+His63,58)4HbT (Tense) atspoles hemoglobīnā skābekļa O2aqua-asins adsorbcija atbrīvo protonus H+ iztvaikojot, izelpojot oglekļa dioksīdu CO2↑gas GAISĀ. 

Tādā veidā divos līdzsvaros ar stabilizētu arteriālo skābekļa koncentrāciju [O2aqua-asins]=6·10-5 M un ar atspoles hemoglobīna skābekļa adsorbciju-desorbciju un CA bufera sistēmas veidoto vērtību pH=7,36 Krebsa cikls virza O2 un CO2 vielmaiņu cilvēka ķermenī saskarē ar apkārtējo vidi ieelpojot O2 un izelpojot CO2. 

Atspole deoksi - oksi hemoglobīns ar karbo anhidrāzes (CA) enzīmu O2 un CO2 vielmaiņā
stabilizē fizioloģisko pH=7.36 un skābekļa arteriālo koncentrāciju [O2asinis]=6·10-5 M
I) Skābeklis O2 GAISA 20.95% O2↑gas asimilācijas reakcijā izšķīst ūdenī eksotermiski: (Hr=-11,7 kJ/mol un endoerģiski (Gsum=12,11 kJ/mol kā ūdenī šķīstoša viela endoerģiski veidojot O2aqua 1) O2AIR+H2O+ΔGr(H2O+O2aqua+Q. Koncentrācijas gradienta [O2]=9,768·10-5 M/venozām asinīm [O2]=1,85•10–5 M eksoerģiski (GO2= RTln([O2asins]/[O2aqua])= -4,29 kJ/mol ar osmozi plūsmā: 2) O2aqua +H2OAquaporins→H2O+O2aquaAsins+(GH2O. (GH2O =RTln([H2O]palabi/[H2O]pakreisi)= -1.088 kJ/mol eksoerģiski summā (Gsum=(GO2+(GH2O+(Gr= +12,11 kJ/mol endoerģiski ieelpojot svaigu gaisu.

No asins plazmas deoksi HbT adsorbē četras molekulas O2aquaAsins un atbrīvo 4HCO3‑, 4H+: Tas stabilizē arteriālo

4O2aqua+(H+His63,58)4HbT ⋅sāls tiltiņi(HCO3‑)4(HbR(O2)4+4H++4HCO3‑ koncentrāciju [O2aqua]=6·10-5M un pH=7,36. 

 [O2aqua]=6•10-5 M koncentrācijas jūtīgā līdzsvara (H+His63,58)4HbT ↔HbR(O2)4 nobīdi pa labi regulē eritrocītu glikolīzes metabolīts BPG5- glicerīna skābes sāls dihidroksi divu fosfātu 2,3-esteris G- H2COPO32--HCOPO32--COO- ar homeostāzes koncentrāciju [BPG5-]=5 mM. Tā BPG5- izspiežot no dobuma stabilizē ar noglabātajām rezervēm 459 reizes arteriālo asiņu koncentrāciju [O2aqua-Blood]=6•10-5M summā ir [O2desorb]=459*6•10–5 M=0,02754 M rezerve 
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	O2SolutionsL.pdf.. Skābekli adsorbē donoru-akceptora saite koordinācijas centrā uz dzelzs(II) Fe2+ hēmā un atbrīvo protonu H+ HbRO2+H+. Katrs protons piesaistās ūdens molekulai H++H2O→H3O+ radot hidroksonija jonu. Audos desorbētais skābeklis [O2desobed] atjauno koncentrāciju [O2]=6·10-5 M asins plazmā 459 reizes un deoksi–hemoglobīns satver četrus protonus H+ (H+His63,58)4HbT tā turpinot uzturēt konstantu pH=7,36. 

Katrs desorbētais skābeklis pārvēršas Krebsa cikla oksidatīvajā fosforilēšanā mitohondrijas produktā CO2aqua . II) process sākas ar karbo anhidrāzes CA līdzsvara nobīdi pa labi. CO2 producē [HCO3-]=0,0339 M daudzumu no kopējā 0,05054 M. Atspole deoksi hemoglobīns HbT satver summā [H+]=0,0275 M. Tā tiek stabilizēta pH=7,36 ± 0,01 vērtība. 


II)  Qaqua+CO2aqua+2H2O ←CA→H3O++HCO3‑←Membrāna→ H3O++HCO3‑(H2O+H2CO3+Qgas↔H2O+CO2↑gas+H2O.

  endotermiski(Hr= +9.75 kJ/mol;  atermiski (Hr= 0 kJ/mol;  eksotermiski (Hr=-9.76 kJ/mol;  endotermiski (Hr= +20.3 kJ/mol;

endoerģiski (Gr=+58.4 kJ/mol; eksoerģiski (Gr=-22.5-1,96 kJ/mol; eksoerģiski; (Gr=-58.2 kJ/mol; eksoerģiski (Gr=-8,54 kJ/mol;

II)  Qaqua+CO2aqua+2H2O ←CA→H3O++HCO3‑ +Q←Membrane→H2O+CO2↑gas+H2O↑gas.

                      endotermiski(Hr= +9.75 kJ/mol; endotermiski (Hr= +54,5 kJ/mol; summā endotermiski (Hr= +64,25 kJ/mol; 

                    endoerģiski      (Gr= +58.4 kJ/mol;   eksoerģiski   (Gr=  -82,1 kJ/mol;   summā eksoerģiski        (Gr=  -23,7 kJ/mol; 

Atspole ir venozais deoksi hemoglobīns HbT , adsorbē četras molekulas 4O2 no svaigā GAISA, atbrīvo 4H+, veicinot CO2 izelpošanu: Katrs H+ un HCO3- jonu daudzums [H+]=459*6•10–5 M =0,0275 M=[HCO3-] nobīda līdzsvaru pa labi H++HCO3-+Q↔H2O+CO2(gas cauri membrānu kanāliem. Tā kā pH=7,36 saglabājas konstants, jo viens bikarbonāts jons un viens ūdeņraža jons producē vienu CO2 labajā vienādojuma pusē, izelpojot samazina osmo molāro koncentrāciju 0,2 M. 
Plaušu epitēlija virsmai ir specifiska uzbūve ja kvadrāta laukums ir: S=950 nm x 950 nm= 0.9 µm2 uz super plāna 0.6 nm slānīša ar mazu ūdens tilpumu: 0.5415•10-3 µm3 = 0.5415•10-18 L. Radītais skābums plānajā ūdens slānīša tilpumā palielinās līdz pH=5.5, ja viens protons H+ šķērsojot membrānu kanālus sasniedz virsmu. Tādējādi ūdeņraža jonu koncentrācija ir: [H3O+]=10-pH=10-5.5 M. Svaiga GAISA ieelpošana plaušās hemoglobīnā atbrīvo protonus H+ skābekļa adsorbcijas laikā kopējā daudzuma koncentrācijā: [O2adsorbed]=[H3O+]=459*6•10–5 M= 0,02754 M veido ūdeņraža jonu koncentrācijas gradientu: [H3O+]right/[H3O+]left=10-5,5/0,0275, kurš virza eksoerģiski ΔG = -22,5 kJ/mol protonu plūsmu cauri epitēlija šūnu membrānu protonu kanāliem: H3O+left←protonu_kanāls→ H3O+right +ΔG. Vispārīgajam procesam H2O+CO2↑gas+H2O↑gas nepieciešama siltuma piegāde endotermiski (H=54,5 kJ/mol virzot (G= -82,0679 kJ/mol patvaļīgu produktu CO2↑gas un H2O↑gas iztvaikošanu saglabājot mitrumu H2O uz membrānas virsmas. Ūdeņraža jonu ūdens skābums nobīda līdzsvaru endotermiski (Hr= +54,5 kJ/mol un  eksoerģiski (Gr=  -82,1 kJ/mol uz H3O++HCO3‑ sadalīšanos izelpojot GAISĀ CO2↑gas ar H2O↑gas:

endotermiski (Hr= +54,5 kJ/mol; H3O++HCO3‑ +Q←Membrāna→H2O+CO2↑gas+H2O↑gas + (Gr=  -82,1 kJ/mol eksoerģiski . 
Cilvēka hemoglobīna atspoles - bikarbonāta bufera sistēmas un Krebsa cikla virzīts

O2 ieelpošanas no GAISA un CO2 izelpošanas fizioloģiskais mehānisms
Vis pirms mums ir jāsakārto trīs bufera sistēmā iesaistītās molekulas. Atspole oksi hemoglobīns, otrā ir 

karbo anhidrāzes (CA) ar konstantes vērtību pK=7.0512 un deoksi hemoglobīna atspole: 

oksi HbR(O2)4+4H+<=>deoksi HbT (H+His63,58)4HbT+4O2aqua , kurā oksi HbR pilnīgi deprotonēts 4 H+ bet deoksi HbT hemoglobīns satver saistot četrus protonus 4 H+ un 4 HCO3– desorbējot četras molekulas 4O2aqua. 

Atspole un karbo anhidrāze (CA) stabilizē apmaiņas procesu ieelpojot GAISA O2 un izelpojot GAISĀ CO2. 

Divu I un II procesu virknēs notiek secīgas rekcijas  pirmā ir: I) O2AIR + H2O
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	Process  plaušās        I) Virknes pirmajā reakcijā šūnu membrānu akvaporīnos ūdens H2O ar skābekli O2aqua pārvietojas ar  ātrumu 109 sek-1 eritrocītu šūnā un skābekļa koncentrācija asins plazmā nozīmīgi pieaug no venozo [O2]=1,85•10–5 M līdz arteriālās asins plazmas koncentrācijai [O2]=6·10-5 M.


Bisfosfo glicerāts BPG5- virza hemoglobīna O2 koncentrācijas jūtīgo adsorbcijas(desorbcijas līdzsvaru. Arteriālais hemoglobīns 459 reizes uzkrājot rezervē 0,0275 M virs [O2]=6·10-5 M atspoles oksi hemoglobīnā un izspiež bisfosfo glicerātu BPG5- no atspoles deoksi hemoglobīna atbrīvojot 4 H+ un 4 HCO3–. 

4O2+(H+His63,58)4Arg+His+BPG5-betaVal1(NH4+)2HbT↔(His63,58)4Arg+His+betaVal1(NH4+)2HbR(O2)4+4H++BPG5-  

Katra atspoles hemoglobīnā adsorbēta molekula O2aqua atbrīvo protonu H+ , kurš palielina skābumu uz epitēlija šūnu virsmas plaušās. Plaušu epitēlija šūnu virsmai ir specifiska uzbūve: super plāns 0.6 nm ūdens slānis kvadrāta laukumā S=950 nm * 950 nm= 0.9 µm2 ar mazu  tilpumu 0.5415•10-3 µm3 =0.5415•10-18 L litros veido skābuma pieaugumu līdz pH=5.5, ja viens protons šķērsojot membrānas kanālu sasniedz virsmu, un tas izraisa strauju ogļskābes H2CO3 sadalīšanos iztvaikojot CO2↑ gāze tiek izelpota GAISĀ.

II) Otrais process sākas vielmaiņas Krebsa ciklā no oksidēšanās ar skābekli O2aqua producē CO2aqua audu šūnās:

Qaqua+ CO2aqua + 2H2O ←CA→ H3O++HCO3-←membrāna→H2O+H2CO3+ Q(gas)←→H2O + CO2↑gas + H2O
Enzīms karbo anhidrāze (CA) virza pa labi līdzsvara maisījumu pirmajā virknes endotermiskajā reakcijā: Q+2H2O+CO2aqua←CA→H3O+ +HCO3-. 
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Otra virknes eksotermiskā reakcija veido ogļskābi H++HCO3-→membrana→H2CO3+Q. Protonu H+ un bikarbonātu HCO3- cauri kanāliem virza koncentrācijas gradienti [H3O+]labā/[H3O+]kreisā=10-7,36/0,0339 un bikarbonāta joniem [HCO3‑]labā/[HCO3‑]kreisā=0,0154 Mlabā/0,0339 Mkreisā izelpojot no organisma GAISĀ ogļskābo gāzi CO2↑gas. 

Trešā virknes reakcija uz plaušu epitēlija šūnu virsmas (ārpus organisma) bez CA ogļskābe H2CO3 sadalās par gāzi CO2↑gas endotermiskā reakcijā: H2CO3 + Q(gas)→H2O + CO2↑gas . Siltuma pievadīšana ir nepieciešama endotermiskā procesa novirzīšanai pa labi, tas nozīmē CO2 izelpošanai. 

Procesi audos. Tiklīdz arteriālās asinis sasniedz audus, sekojošas reakcijas notiek. 
Vielmaiņas CO2aqua produktu enzīms karbo anhidrāze (CA) pārvērš par HCO3- bikarbonāta un hidroksonija H3O+ joniem atbilstoši pH=7.36 sārma rezervei 2.036/1=[HCO3-]/[CO2]= 0,0339 M/0,01665 M. 

1) Skābekļa koncentrācija asinīs audos nedaudz samazinās zem [O2aqua]=6·10-5 M arteriālās koncentrācijas. Skābekļa koncentrācijas atkarīgais līdzsvars (O2His63,58)4HbR +4H+=>4O2aqua-asins + (H+His63,58)4HbT novirzās pa labi desorbē skābekli izlietojot atspoles oksi hemoglobīna rezervē (O2His63,58)4HbR (Relaksēts stāvoklis) noglabāto 459 reizes virs arteriālā daudzuma [O2aqua]=6·10-5 M litrā. Asinis sasniedzot zemāko venozo [O2]=1,85•10–5 M koncentrācijas līmeni nonāk plaušās. Katru desorbēto skābekli O2 pie distālā histidīna aizvieto protons H+His63,58 deoksi hemoglobīnā (H+His63,58)4HbT (Tens saspringts stāvoklis) un piesaista producēto bikarbonāta metabolītu HCO3- novēršot paskābināšanas efektu  stabilizē pH=7.36 vērtību konstantu. 

2) Krebsa cikla metabolītu CO2aqua,audos endotermiski reakcijā ar ūdeni karbo anhidrāze virza līdzsvaru pa labi Q+CO2aqua+2H2O←CA→H3O++HCO3-, producējot sārma rezervi, attiecību 1/2,0361=[CO2aqua]/[HCO3‑]. 
Enzīms karbo anhidrāze (CA) novirza reakcijas līdzsvaru bikarbonāta virzienā novēršot oglekļa dioksīda akumulēšanos, atbilstoši Lešateljē dēļ augstas ūdens [H2O] koncentrācijas 55.3 M un zemas ūdeņraža jonu koncentrācijai [H3O+]=10-7.36 M, enzīma CA konstantes pK=7.0512 vērtības kā tuva pH=7,36 vērtībai. Šūnu membrānu izolēta ārpuse cilvēka organismā nesatur CA enzīmu, tā pēc pH paskābinās par dažām kārtām stiprāka skāba vide pH=5,5 uz virsmas pietiekoša patvaļīgai izelpai Q + H2CO3→H2O +CO2↑gas. 

Mēs  izsekosim pilnu procesa ciklu dodoties atpakaļ pie venozo asiņu satura, lai izprastu enzīmus: karbo anhidrāzi (CA) un atspoles molekulas hemoglobīna (mioglobīna) darbības mehānismu dzīvajos organismos.

Pirmkārt, hemoglobīna molekulas ir atspoles ar skābekļa [O2aqua]=6·10-5 M koncentrācijas jūtīgo līdzsvaru plaušās (O2His63,58)4HbR +4H+→ 4O2aqua-Blood + (H+His63,58)4HbT stabilizē arteriālo asiņu koncentrāciju, novēršot deficītu (hipoksiju) un oksidatīvu stresu, tā pēc ierobežo skābekļa koncentrāciju. Atspole audos desorbē skābekli aizvietojot ar protonu , tā pēc novērš acidozi un stabilizē pH=7,36. Atspole plaušās adsorbē skābekli no GAISA atbrīvojot protonu uz epitēlija šūnu virsmas uzturot pH=5,5 veicina ogļskābes sadalīšanos. 

Otra, enzīma CA līdzsvars H2O/CA/CO2aqua stabilizē pH=7,36 novēršot acidozi. Iztvaikošana: endotermiska (Hr= +54,5 kJ/mol; H3O++HCO3‑ +Q←Membrane→H2O+CO2↑gas+H2O↑gas + (Gr= -82,1 kJ/mol. eksoerģiska. Līdzsvars saglabā virsmas mitrumu H2O izelpojot GAISĀ oglekļa dioksīdu CO2↑gas un ūdens tvaikus H2O↑gas. 
Membrānas ar mitriem protonu H+ kanāliem ir caurlaidīgas, citādi sausi protonu H+ kanāli ir necaurlaidīgi. Tā dēļ membrānas ir aprīkotas ar akvaporīniem, kuras ir ūdens un skābekļa O=O caurlaidīgas abos virzienos : O=O+H2O akvaporīna kanālu(H2O+O=O. AQP1 caurlaidība cilvēka eritrocītos ir 3·109 molekulas sekundē.
	Membrānas protonu caurlaidībai cauri protonu kanāliem, nepieciešams ūdens molekulu mitrums abās pusēs membrānai un akvaporīni ir ūdens H2O molekulu piegādātāji, lai samitrinātu alveolu plaušu virsmu.
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IV. Buferšķīdumu pH studijas 

1. Aprēķiniet pH skudrskābes buferim (HCOOH/HCOONa), ja buferis ir pagatavots no 300 mL 
0,15 M HCOOH un 200 mL 0,09 M HCOONa šķīduma, KHCOOH=2×10-4 

pH=pKa+log
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2. Aprēķiniet pH buferim, kurš sastāv no 80 mL 0,1 M NH4OH un 120 mL 0,17 M NH4Cl šķīdumiem, 
                                                                                                                                          KNH4OH=1,8×10-5. 

pH=14 –pKb+log
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3. Aprēķiniet cik mililitrus 0,1 M HCOOH un 0,2 M HCOONa jāņem pagatavojot buferi ar pH = 3,0 un kopējo tilpumu 1 litrs, KHCOOH = 2×10-4.

Sastādot pH vienādojumu šinī gadījumā bāzes tilpumu var apzīmēt ar x un vājās skābes tilpums šinī gadījumā ir 
           (1000-x) mL: 3,0 = -log 2•10-4 + log
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0,2x = 0,199(100 – 0,1x); 

0,2x +19,9 = 0,0199x 

0,2199 x = 19,9 ; 

x = 90,5 mL 

Vbāze = x = 90,5 mL 
;

Vskāb = 1000 - x = 909,5 mL

4. Aprēķināt buferkapacitāti (skatīt teoriju iepriekšējās lapas pusēs).

Aprēķiniet pH izmaiņu un buferkapacitāti, novērojamu kad 10 mL 0,5 M NaOH pievieno bufera sistēmai, sastāvošu no 100 mL 0,2 M NaHCO3 un 200 mL 0,3 M Na2CO3, KHCO3- = 4,69×10-11
a) pH1 pirms NaOH pievienošanas ir:                     pH1= -log 4,69•10-11 +log
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b) NaOH pievienošana izraisa reakciju :   NaOH + NaHCO3 => Na2CO3 + H2O
tā kā NaOH molu skaits ir Δnb = 0,01×0,5 = 0,005 mol, Na2CO3 molu skaits palielinās par 0.005 moliem un NaHCO3 molu skaits samazinās par 0,005 moliem. Bāze (Na2CO3) molu skaits sākotnējā buferšķīdumā ir : 
  nbāze = 0,2×0.3 = 0,06 moli . Skābes (skābe ir NaHCO3 šeit) ) molu skaits sākotnējā buferšķīdumā ir: 
  nskāb = 0,1×0,2 = 0,02 moli . 

Pēc NaOH pievienošanas buferšķīdumam pH2 aprēķināms kā:

                                                              pH2= -log 4,69•10-11 +log
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c) izmaiņa aprēķināma kā starpība: ΔpH= pH2 – pH1 = 10,97 - 10,80 = 0,17 
d) buferkapacitāte šķīdumam ir aprēķināma kā:

β=
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Bufera sistēmas studijas  ar  skaitlisko eksperimentu 

Izpētīsim skaitliskajā eksperimentā buferkapacitātes atkarību no buferšķīduma koncentrācijas. 

Lai to izpētītu salīdzināsim divu šķīdumu buferkapacitātes ar tādu pašu bāze/skābes attiecību, bet desmit reizes atšķirīgām kopējām koncentrācijām.

Pievienojot vienādu daudzumu 1 miliequivalents (meq) sālsskābes HCl pie diviem buferšķīdumiem ar desmit reizes atšķirīgiem daudzumiem, viens ar 200 mekv etiķskābes un 200 mekv nātrija acetāta 
(koncentrācijai C’ = 200 meq/L), otrs ar 20 mekv etiķskābes un 20 mekv nātrija acetāta 
(koncentrācijai C’ = 20 meq/L) vienā 1 litrā buferšķīguma. Buferkapacitātes aprēķināsim sekojoši.

a) Buferšķīduma sākotnejā pH1 vērtība abos buferšķīdumos vienāda ar pK vērtību: pH1 = pKCH3COOH :
pH1=pKCH3COOH+log
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Abos buferšķīdumos ar pievienoto sālsskābi HCl reaģēs bāze forma nātrija acetāts CH3COONa: 

HCl +CH3COONa=>CH3COOH +NaCl
b) 1 mekv HCl pievienotās sālsskābes samazinās bāze daudzumu nbāze par 1 mekv un palielinās vājās skābes daudzumu nskāb par 1 mekv. Bufera pH2 vērtība pēc sālsskābes HCl pievienošanas aprēķināma sekojoši:

Koncentrētajā bufera sistēmā : 

pH2=pKCH3COOH+log
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Desmit reizes atšķaidītajā bufera sistēmā: 

pH2=pKCH3COOH+log
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c) Buferšķīduma pH izmaiņa aprēķināma izteiksmē ΔpH= pH1 – pH2:

desmit reizes koncentrētākā sistēmā: 


∆pH = 4,74 - 4,73566 = 0,00434 
desmit reizes atšķaisītā sistēmā:



∆pH = 4,74 - 4,69653 = 0,0434
d) Buferkapacitāti pret skābi aprēķina:     βsk =
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desmit reizes koncentrētākā šķīdumā:      βsk = 
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desmit reizes atšķaidītā šķīdumā:             βsk = 
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Kā parāda skaitliskais eksperiments, 

a) buferkapacitāte βsk = 0,23 ekv•mol /L ir proporcionāla bufera sistēmas koncentrācijai C’ = 200 meq/L,

b) buferkapacitāte βsk = 0,023 ekv•mol /L ir proporcionāla bufera sistēmas koncentrācijai C’ = 20 meq/L,

Bufera sistēmas „viduspunkta” studijas 2

Pārbaudam buferkapacitātes īpašības buferšķīduma „viduspunktā” , kurā bāze/skābes attiecība ir 1:1.
Buferšķīduma buferkapacitātee pret skābi un bāzi ir vienādas βskāb = βbāze . Iepriekšējā pētījuma koncentrācija ir C’bāze = 200 mekv/L, C’skāb = 200 mekv/L, tāpēc pH vērtība ir 4.74 un pēc 1 mekv HCl pievienošanas : 

pH1=pKCH3COOH+log
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Ja pievieno stipru bāzi, piemēram, KOH bufera sistēmai, tā reaģēs ar bufera sistēmas skābi, to samazinot, un reakcijā radīsies vairāk bāze : KOH + CH3COOH => CH3COOK + H2O
Ja 1 mekv KOH pievienos, tad nskāb samazināsies par 1 mekv un nbāze palielināsies par 1 mekv, kamēr pH pēc KOH pievienošanas būs: pH2=pKCH3COOH+log
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aprēķinātā pH izmaiņa pret skābi HCl   ir ∆pH1  = 4,74 - 4,73566 = 0,00434 
aprēķinātā pH izmaiņa pret bāzi KOH   ir ∆pH2 = 4,74434  - 4,74 = 0,00434 
un buferkapacitāte pret bāzi ir βbāze = (1 meq) / (0,00434×1000mL) = 0,23 eq•mol/L,
kurš ir vienāds ar buferkapacitāti pret skābi līdzīgi kā izskaitļots iepriekšējā eksperimentā βskāb = 0,23 eq•mol/L.
Bufera sistēmas ar sārma rezervi studijas - eksperimentāls pētījums 3.

Veicam pētījumu ar buferšķīdumu, kurš satur sārma rezervi kā bāze ekvivalentmolu skaita bāze/skābes attiecību lielāku kā bufera sistēmas „vidus punktā” 1:1. βskāb un βbāze  lielumi nav vairāk vienādi savā starpā, tur klāt buferkapacitāte pret skābi ir lielāka par buferkapacitāti pret bāzi un abas buferkapacitātes ir mazākas, nekā buferšķīduma buferkapacitāte ar bāze/skābes attiecību bufera sistēmas „vidus punktā” vienādu ar 1:1. 

Pagatavotais buferšķīdums satur 200 mekv bāze CH3COOK un 20 mekv skābes CH3COOH. Kopējais ekvivalentu skaits ir 200 + 20 = 220, aptuveni tāds pat kā desmit reizes koncentrētākajā buferšķīdumā pētījumā 1 (kur 200 mekv CH3COOK un 200 mekv CH3COOH ).

Izejas buferšķīduma pH lielums ir:

pH = pKCH3COOH + log
[image: image189.wmf]20
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 =  4,74 + log 10 =  4,74 + 1 = 5,74  

Ja pievieno 1 mekv HCl, tad nbāze samazinās par 1 mekv un nskāb palielinās par 1 mekv, tāpēc pēc skābes pievienošanas: pH1=pKCH3COOH+log
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un ∆pH1 = pH1 – pH = 5.7166 -5.74 = 0.023 ; bet βsk =
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Ja pievieno 1 mekv KOH pie pagatavotā buferšķīduma, tad KOH reaģē ar etiķskābi, nskāb samazinās par 
1 mekv un nbāze palielinās par 1 mekv. Pievienojot KOH nedaudz palielinās pH vērtība :

                                  pH2=pKCH3COOH+log
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∆pH2= pH2 – pH = 5,76444 -5.74 =0.02444 un βb =
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Salīdzinot βskāb = 0,0430 ekv•mol /L un βbāze, = 0,0409 ekv•mol /L var redzēt, ka buferkapacitāte lielāka ir bufera sistēmai pret stipro skābi, nekā pret bāzi. Tas ir loģisks rezultāts, jo bāze rezerve - sārma rezerve (bāze reaģē ar pievienoto skābi) ir daudz lielāka, nekā bufera skābes rezerve (bufera skābe reaģē ar pievienoto bāzi). 

Salīdzinot buferkapacitātes pret skābi un pret bāzi buferšķīdumā ar 200 mekv bāze daudzumu un 200 mekv skābes daudzumu (1. pētījumā βsk = 0,23 ekv•mol; βb = 0,23 ekv•mol), vienu var redzēt, ka abi lielumi ir daudz mazāki bufera sistēmā, kurā bāze/skābes attiecība atšķiras no bufera sistēmas “vidus punkta” 1:1 pētījumā 1. 

Bufera sistēmas studijaa vingrinājums ar zemu sārma rezervi 4 

Aprēķinot buferkapacitāti šķīdumā, kurš satur 20 mekv bāze un 200 mekv skābes, atrodam, ka lielumi ir tie paši, kā iepriekšējā pētījumā, bet tie ir apmainījušies vietām aizvietojuši viens otru: tātad 
βskāb = 0,0409 ekv•mol/L un βbāze = 0,0430 ekv•mol/L. To var arī viegli saprast, jo šinī gadījumā bāze 
sārma rezerve ir mazāka un tāpēc kapacitāte pret skābi ir samazināta, bet etiķskābes rezerve is lielāka un tāpēc kapacitāte pret bāzi ir liela. 

Bioloģiskos ķermeņos buferšķīdumu sārma rezerve vienmēr pārsniedz skābes rezervi, kurai ir nozīme darbībā pret metaboliskajiem skābju produktiem (etiķskābe, skudrskābe, pirovīnogskābe, pienskābe, glicerīnskābe, ābolskābe, dzintarskābe, citronskābe un lielu daudzumu taukskābju, tādas kā palmitīnskābe, sviestskābe, stearīnskābe un daudzas citas).
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