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1. 
ASPECTE ENERGETICE 
ALE REACŢIILOR CHIMICE. ~. 

NOŢIUNI DE ELECTROCHIMIE 

Incă din cele mai vechi timpuri, omul a folosit .procesul de ardere a 
combustibililor pentru a obţine lumină şi căldură. 

Cu toate acestea, problema utilizării raţionale a combustibililor s-a 
putut pune de-abia după ce termochimia a formulat cu claritate legile 
care guvernează efectele termice ale reacţiilor chimice. Cunoaşterea acestor 
legi a permis stabilirea condiţiilor de temperatură şi presiune în care o reacţie , 
chimică se poate desfăşura, precum şi calculul cantităţii maxime de energie 
ce se eliberează sau se absoarbe. 

Rentabilizarea marilor întreprinderi metalurgice s-a realizat între altele 
şi datorită faptului că chimia a răspuns la întrebarea : „ce este arderea?" 
şi a abordat problema combustiei atît din pui1ct de' vedere termodinamic, 
cît şi cinetic. 

Studiul proceselor electrochimice a deschis o nouă cale - aceea a pilelor 
de combustie - pentru transformarea directă şi continuă, cu randament 
superior, a energiei chimice în energie electrică. 

O preocupare actuală a chimiştilor o canstituie captarea şi stocarea ener
giei solare prin transformarea acesteia în energie chimică, electrică etc. 

l Cele cîteva exemple arată că în etapa actuală chimia ocupă un loc de 
avangardă între ştiinţele care concur.ă la rezolvarea problemelor majore ale 
economiei. 

„Energia" este una din problemele principale ce intră în preocu
pările oamenilor de ştiinţă contemporani. In primele două capitole vom 
căuta să privim reacţiile chimice din punct de vedere energetic, ca surse şi 
consumatoare de energie. 

Se ştie că în orice transformare se respectă legea conservării energiei 
totale. De asemenea, transformarea unei forme de energie în alta se face 
prin procese specifice, care limitează posibilităţile de conversie. Schema 
din figura 1.1 indică modalităţile de transformare a energiei chimice în alte 
forme de energie. 

Energia c4imică poate fi tranr;>formată în energie electrică în celule 
galvanice (pile). De asemenea, energia electrică j>oate fi transfor"mată în 
energie chimică prin electroliză. Prin arderea combustibililor energia chi
mică a \ acestora se poate transforma în energie electrică. 

Energia electrică poate fi transformată în energie termică. De- ase
menea, · energia termică poate fi transformată direct în energie electrică 

cu sisteme : termoelectrice, termofonice şi magnetohidrodinamice. În gene
ral, de aceste transformări se ocupă fizica. 

Energia chimică poate fi produsă şi prin procese complexe ce au Joc 
la nivelul celulelor. Despre aceste procese se ştie încă destul de puţin pen
tru a le putea dirija. Aceste transformări vor fi aprofundate în lecţiile de 
biologi-e. 
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Fig. 1.1. Mo:lalităţHe Ide ,tpansf.ormare a ene.rgiei chimice în ailte forme de energie. 

Electrochimia studiază legătura dintre energia chimică şi cea electrică 
şi transformările lor reciproce. Reacţiile chimice pot servi ca sursă directă 
de e.nergie electrică, în sistemele denumite elemente galvanice. Pe de altă 
parte, trecerea curentului continuu prin soluţia sau topitura unui electro
lit conduce la descompunerea ac~stuia. Un astfel de fenomen, constînd în 
transportul şi neutralizarea ionilor la electrozi, se numeşte electroliză. 

1.1. REACŢII CU TRANSFER DE ELECTRONI 

În anii precedenţi, în orele de chimie aţi efectuat o serie de experienţe, 
aţi scris ecuaţiile reacţiilor chimice ce au avut loc, iar apoi, uneori, aţi 
in.terpretat din punct de vedere electronic fenomenele. Să ·urmăm aceeaşi cale 
în studiul unei alte serii de transformări chimice. 
E. I a) Se ia într-un cleşte de fier o bucăţică de panglică de magneziu. 

Se aprinde panglica de magneziu şi se introduce într-un cilindru în 
care în prealabil s-a obţinut oxigen. 

Observa/ie. Se formează o pulbere de culoare albă. 
E. I b} Se aşază cu grijă într-o lingură de ars o bucăţică de sodiu. Se 

introduce lingura într-un cilindru în care s-a preparat clor, prin 
:reacţia dintre clorat de potasiu KCl03 (solid) ş i o soluţie de acid 
clorhidric. 

Observa/ie. Rezultă un fum de culoare albă format din particule de 
clorură de sodiu. 
E. 1·c) Într-un cristalizor în care s-au introdus apă şi cîteva picături de 

fenolftaleină se pune cu grijă o bucăţică de sodiu metalic. 
Obser.vafie. Soluţia din cristalizor capătă o co loraţie roşie, datorită for

mării hidroxidului de sodiu, iar bucăţica de sodiu ·Se aprinde şi se roteşte cu 
viteză mare pe suprafaţa apei din cristalizor. 
E. 1,,1) Într-o eprubetă se toarnă soluţie de azotat de argint. Se introduce 

în soluţie o bucată de cupru metalic. 
Observaţie. Argintul metalic se depune pe suprafaţa cuprului. 
Să scriem ecuaţiile reacţiilor chimice executate experimental ş i să le 

interpretăm din punct de vedere electronic. 

a) 2 Mg + 0 2 -+ 2 MgO 
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Magneziul s-a transformat în ion~ Mg2+ cedind cei doi electroni care 
au fost acceptaţi de oxigen, acesta devenind ion 0 2-. Oxidul de magneziu 
este deci un compus ionic : Mg2+0 2- . 

Mg-+ Mg2+ + 2 e- ; 0 2 + 4 e- -+ 2 0 2 -

b) 2 Na + Cl2 -+ 2 NaCI 

Prin arderea sodiului în clor, sodiul cedează un electron de pe ultimul 
strat pe care îl acceptă clorul. Astfel se formează compusul clorură de so
diu : Na+c1-. 

Na-+ Na+ + e-; C12 + 2 e--+ 2 CJ-

c) 2Na+2H20-+2Na0H+H2 Na-+Na++e-
1 

H 20 + e--+ HO- + -H2 
2 

În această reacţie sodiul a cedat electroni moleculei de apă care accep
tîndu-i_ se transformă în grupări HO- şi molecule H 2• 

d} 2 AgN03 + Cu -+ Cu(N03)2 + 2 Ag 

Cuprul cedează electronii pe care îi acceptă ionii de Ag+ şi astfel argintul 
se depune: 

Cu -+ Cu2+ + 2 e- ; Ag+ + e- -+ Ag 

Se constată că toate reacţiile executate experimental au loc cu trans-
fer de electroni, ele denumindu-se oxido~reduceri sau reacţii redox. 

Oxidarea se defineşte ca fenomenul în care o particulă cedează electroni. 
Rcducc1·ea se defineşte ca fenomenul în care o particulă acceptu electroni. 

Reactantul care cedează electroni, oxidîndu-se, se numeşte agent re-
ducător. Reactantul care acceptă electroni şi se reduce se numeşte agent 
oxidant. . 

Deci procesele de oxidare ş i reducere se petrec simultan. 

Temă. Executaţi experimental reacţia dintre zinc şi acid clorhidric, scrieţi ecuaţia rea cţi ei 

şi stabiliţi c,are este agentul oxidant şi care este agentul reducător . 

1.1.1. NUMĂRUL DE OXIDARE 

i·:. Într-o lingură se arde o mică cantitate de sulf. Se aprinde sulful 

I şi ~e introduce lingura într-un cilindru în care s-a obţinut mai înainte 
oxigen. 

Observa/ie. Se formează un fum înecăcios de dioxid de sulf. 
În primii ani de studiu al chimiei, s-a învăţat că reacţ.iile cu oxigenul 

se numesc oxidări. Deci, prin ardere, sulful se oxidează . Mai sus s-a definit 
oxidarea ca un proces de cedare de electroni. Ar urma ca produsul r eac
ţiei, .S02, să fie un compus ionic. ln realitate S02 este un compus t ip ic co-

. valent. 
După cum s-a constatat, la reacţiile redox pot participa ş i moJecule. 

în astfel de cazuri, deci, nu poate fi vorba de un transfer de electroni. Aceasta 
a impus introducerea unei alte noţiuni numită număr de oxidare sau stare 
de. oxidare. 
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NuUlărul de oxidare · al unui atom sau ion este egal cu numărul de elec
troni proprii implicaţi în formarea de legături ionice sau covalente. 

Deci numărul de oxidare reprezintă sarcini reale pentru ionii diµ com
puşii ionici sau sarcini formale · pentru elementele compuşilor covalenţi. 
Numărul de oxidare se notează prescurtat N.O. 

... . - : i 

Atomii elementelor pot prezenta diferite numere de oxidare. ln gene
ral N.O. se notează cu numerele romane·, -V, +IV etc„ dar pentru a păs
tra unitatea cu notaţiile utilizate anterior vom folosi · cifrele arabe -5, 
+4 etc. 

Pentru a p_utea lucra cu numere de oxidare este necesar să cunoaştem 
o serie de reguli : 

1) Numărul de oxidare pentru substanţele elementare este zero. De 
o o o o o o o. 

exemplu: Na, K, Zn, H 2, N 2, S, 0 2 • 

2) Numărul de oxidare pentru ionii mono- şi poliatomici este egal cu 
sarcina ionului. De exemplu : 

+ 1 

ionul Na+ are N.0. = +l, ceea ce se notează Na 
-1 

ionul c1- are N.O. = -1, se notează Cl 
+2 

ionuf Ca2+ are N.O. = + 2, se notează Ca 
-2 ,..,_, 

ionul sulfaţ .SO~- are N.0. = -2, se notează S04 
-1 ,_,.__ 

~i~nul azotat N03 are N.O. = -1, se notează _N03 

· 3)" Numărul de. oxidare al hidrogenului în compuşi covalenţi este întot:
Cl:eauna .egal cu +L ·De exemplu în: HCI, H 20, NH3, CH4. 

în hidrurile metalelor alcaline hidrogenul are N.0. = -1. De exemplu 
în.: NaH, LiH. · . 

4) Numărul de oxi•dare al oxîg~nului este egal cu -2. De ex.emplu în:· 
H

2
0, H

2
S0

4
, HN0

3
, C0

2
, CH

3
0H. ln compi1şii ce prezintă legătură cova

lentă - 0 -0- (petoxiz.i) numărul de oxidare al oxigenului este - 1„ De 
exemplu :· în H 20 2; Ba02 etc. 

5) Numărul de oxidare depinde de electronegativităţile elementelor. 
De exemplu în CH

4
, carbonul are N.O. = - 4, în timp ce în CCl4 carbonul 

are N.O .. = +4; clorul avînd o electronegativitate mai mare decît carbonul. 
6) Suma algebrică a · numerelor de oxidare ale tuturor atomilor ·dintr-o 

moleculă neutră este întotdeauna .egală cu zero. De exemplu în H~S0 4 : 

hidrogenul are N.0. = +1 2 -( + 1) 
sulful ate N.0. = +6 +6 
oxigenul are N.0. = -2 4 -( - 2) 

+8 - 8 = o 
~N.O. (atomii coll!-ponenţi) = O 
7) Suma algebrică a numerelor de oxidare ale atomilor ce intră în com-

poziţia unui ion trebuie să fie egală cu sarcina ionului. De exemplu : 
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ionul sulfat so:- are N.O. = -2 
sulful are N.0. = +6 
oxigenul are N.O. -= - 2 

+6+4·( - 2) = -2 

În figura 1.2 sînt prezentate 
n\li:nerele de oxidare pentru o serie de 
elemente. După cum se constată, 

examinînd desenul, unele elemente 
pot prezenta mai multe stări de 
oxidare. 

Temă. Stabiliţi numerele de oxidare ale ele
mentelor ln următorii compuşi : FeC12 ; 

FeCl3 ; PbCl2 ; Pli02 ; Na20 2 ; N20 ; 
N,O,; H ,C,O, ; H3P ; KMnO, ; K,Cr,O„ 

1.1.2. STABILIREA 
COEFICIENŢILOR TN REACŢIILE 
DE OXIDO-REDUCERE 

t 

I 

I 

85 A 

84 Po 
83 B 

82 Pb 
81 T 

56Ba 
55Cs 
54 

53 
52 
51 

50 
49 -38 
37 
35 Kr 

J5 Br 
] I.Se 

73 As 

În lecţia anterioară s-a stabilit că 32 Ge 

reacţiile cu transfer de electroni sînt -2!. Ga 
20 

rezulta.tul a două proceşe, unul de r9 

oxidare şi altul de reducere. ln toate 18 

reacţiile redox numărul electronilor · 
17 

15 
cedaţi trebuie să fie egal cu cel al elec- 1s 
tronilor acceptaţi. Acest principiu :„. tţ . 
stă la baza stabilirii coeficientilor în' '' · :· 13 

ţ"l d . , 12 .reac 11 e e ox1do-reducere. . 11 

, ·E. I Într-:un cilindru se introduce 0 
1g ~ 

cantitate mică de dioxid de 8 0 

ma.ngan, peste care se toarnă' 7 N 

acid clorhidric concentrat. ' 5 c 
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Observa/ie. Se formează un gaz 
galben-ver~ui, cu miros înecăcios ş i 

iritant. Acesta este clorul. Reactia 
decurge mai repede la temperat~ra 
de 9Q°C. 

Pentru a scrie corect ecuaţia 
Fig. 1.2. Num erele de oxidare ale u nor 

elemen te. 

reacţiei redox efectuată, se parcurg 
o serie de etape care sînt valabile pen- · 
tru orice sistem redox şi anume : 

Cercur ile pline r€prczin tă v alori d es 
întilnite, cercurile goale reprezintă va

lori mai puţin întllnite. 

1. Scrierea formulelor reactaijţilor şi produşilor de reactie: 

Mn02 + HCI ~ MnC12 + H 20 + Cl2 , 

2. Marcarea elementelor al căror număr de oxidare se modifică în de
cursul reacţ.iei chimice: 
+4 - 1 +2 - 1 o 
Mn02 + HCI ~ MnCl2 + H20 + Cl2 

„ 
; 



3. Scrierea ecuaţiilor proceselor de oxidare ş i reducere : 
+ 4 + 2 
Mn + 2e--+ Mn 
- 1 o 

reducere (agent oxida n1) 

2 CI -+ Cl2 + 2e- oxidare (agent reducător) 

4. Întrucît numărul electronilor tedaţi trebuie să fie acelaşi cu numărul 
electr.onilor acceptaţi se alcătuieşte „bilanţul electronic" ş i se completează 
ecuaţia procesului cu numărul atomilor ce se oxidează şi se reduc. 

+ 4 + 2 
Mn + 2e- -+ Mn ·1 

- 1 o ·1 
2 CI -r- Cl2 + 2e-

P entru acest proces numărul electronilor cedaţi este egal cu cel al elec-
1ro nilor acceptaţi, dar trebuie să se ţină seama de cei doi ioni CI- din MnCl2 , 

care nu-şi modifică numărul de oxidare. Deci 

___ + 2e-
. I --t 
+ 4 - 1 -t 2-1 o 

.Mn02 + '1 HCI -+ MnCl2 + H20 + Cl2 
L.:2e- t t 

5. Completarea ecuaţiei, ţ.inî'nd seama de bilanţu I atomic, deci respec
:i legii conservării numărului atomilor: 

Mn02 + 4 HCI -+ MnCl2 + 2 H20 + Cl2 

O altă metodă pentru obţinerea clorului în laborator o constituie reacţia 
dintre permanganatul de potasiu ş i acidul clorhidric. 

1~. I l~1tr-un cilindru se introduc cîteva cristale de permanganat de pota
sm peste care se toarnă acid clorhidric concentrat. 
Observaţie. Se formează un gaz g_albeD-verzui, clorul. 
1. Se scriu formulele reactanţilor şi ale produşilor: 

I{Mn04 +HCI-+ KCI + MnCl2 + H 20 + Cl2 

2. Se rnarchrazii rl cmcnlclr rare îşi modifică N.0. ln această reacţie: 

+7 - 1 ·' 2 o 
KMn04 + HCI -+ KCI + MnCl2 + I-12 0 + Cl2 

3. Se scriu ecuaţiile proceselor de oxidare şi reducere : 
+ 7 + 2 
Mn +Se- -+Mn rcd uccre 

- 1 o 
2 Ci-+ Cl2 + 2e- ox idare 

Alenfir. ! Manganul în ionul l\fo04 prezintă starea de oxidare + 7. 
Nu s-a identificat Hil ion cu şapte sarcini pozitive. 

4. Se face bilanţul electronic şi se completea:tă coeficienţii ţinînd seama 
d·e acesta: 

" o 

+7 +2 
Mn +Se--+ Mn 

-1 o 
2 CI -+ Cl2 + 2e-

·2 

·5 

+ 7 +2 
2Mn+ 10e- -+ 2 Mn 

- 1 o 
10 CI -+ 5 CI2 + lOe-

5. Se aplică legea conservării numărulu i de atomi şi pentru alte elemente, 
respectiv pentru potasiu 

2 KMn0 4 + 10 HCI -+ 2 KCI + 2 MnCl2 + H 20 + S Cl2 

6. Se constată că şase ioni de clor nu şi-au m odificat numărul de oxidare, 
deci aceştia trebuie adăugaţi la cei 10 care şi-au modificat N.O. Se aplică din 
nou legea conservării numărului atomilor pentru toate elementele şi se scrie 
ecuaţia procesului redox complet : 

2 KMn04 + 16 HCI-+ 2 KCI + 2 MnCl2 + 8 H 20 + S Cl2 

E. I a) Într-o eprubetă conţinînd 2 rol soluţie K 2 Cr2 0 7 ş i acid sulfuric se 
adaugă o soluţie de FeS04• 

· ObservaJie. Se produce o schimbare a culorii de la portocaliu la verde
cenuşiu. 

Ecuaţia reacţiei este : 

K2Cr20 7 + FeS04 + H2S01 -+ K2S04 + Cr2(S04) 3 + Fe2(S04)a -i- HzO 

E. 1· b) Într-un creuzet de porţelan se ia o cantitate mică de sulfat de man
gan, puţin azotat de potasiu, cîteva granule de hidroxid de sodiu şi 
o cantitate mică de carbonat de sodiu. Se încălzeşte amestecul pînă se 
obţine o masă topită verde. 
Ecuaţia reacţiei este : 

MnS04 + Na2C03 + KN03 -+ Na2Mn0 4 + KN02 + Na2S04 + C02 

E. I c) Dizolvaţi în apă topitura obţinută şi acidulaţi-o cu cîteva picătur i 
de acid acetic. 
Ecuaţia reacţiei este : 

Na2Mn0
4 
+ CH3COOH ~ NaMn04 + H 2Mn03 + CH3COONa + H20 

Teme. a. Să se stabilească coeficienţii cel~r t rei ecuaţii. 

b. Examinîad reacţiile indicate, cît şi cele discutate anterior, stabiliţi toate 
numerele de oxidare ale manganului şi indicaţi modalităţile prin care acesta 
poate trece dintr--0 stare de oxidare în alta. 

Exemplele prezentate arată că în procesele de oxidare, valoarea numă
rnlui de oxidare creşte, iar în cele de reducere - scade. 

Această constatare poate fi verificată examinînd tabelul 1.1 care conţine 
principalii agenţi oxidanţi ş i reducători. 

Temă. Daţi exemple şi efectuaţi experimental reacţii chimice în care să inter
vină unii dintre agenţii oxidanţi şi reducători menţionaţi în tabelul 1.1. 

1.1.3. CJTEVA PROCESE REDOX 
TNTILNITE IN STUDIUL CHIMIEI ORGANICE 

A. Met anolul, substanţă deosebit de toxică, poate fi oxidată de agenţi 
diferiţi în mai m4lte etape, produşii int~rmediari de oxidare fiind ş i 
ei la fel de toxici. 

-2 o + 2 + ~ 

CH :PH -+ H 2 CO -+ HC02ll -? C02 + H20 
1::e l l\ llol formal- ne l<l 

t\chitlll formic 
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T abelul 1. 1 

„ 

1. Nemetale care 0 2 + 4e- - 2 0 2-

devin ion i CI2 + 2e- --+ 2 CI-
nega li vi s + 2 e- --+ s2-

Agenţi 2 . Ioni pozitivi Ag+ + e- -Ag 

oxidanţi ca re devin Cu2+ + '.!e- ~ Cu 
neutri 2 H + + '.!c - __, H2 

3 . Ion i ce t rec F c"• + e- - Fe2+ 
dintr-o stare cil' Cu'+ + c- - c u+ (sau se mai poate scrie Cu2+ /Cu+) 
oxidare sup e- + Î . +2 
rioară în al ta \ Nn o~r + 8 H + + 5e- - Mn + 4 H 20 

inferioară t'JO, '-JO~', NO, N20, NHi• 
Cr20~- /Cr3 • 

1. llletale care au Zn --> Zn2+ + 2e-

tendinţa de a Na--+ Na++ e-
deveni ioni Mg __, l\Ig2+ + 2e-

'.! . l'\cmclnlc cc se 
Agenţi tom~inâ n t alte 
reducă- nemeta le (O sau 3 C + Fe2 0 3 -+ 3 CO + 2 F e 
tori F ) pcn tru a for-

ma compuşi 

:.I., luni cc trec- F es+ .... F e3+ + e- (sau F eH /F eH) 
tl inlr-o. stare de so:- + II2 0 - SO!- + 2 H + + 2e- (sau so~- /SO:-) 
oxida re inCcri- NO + 2 H 20 __, N00 + 4 H + + 3e- (sau NO /NOO) 
oară tn alta 
superioa ră 

Produsul final de oxidaFe, respectiv dioxidul de carbon, nu. exte toxic. 
B. Etilenglicoiul este o substanţă ce se utiHzează pentru obţinerea anti

gelului. 
Industrial, etilenglicolul s~ obţine prin oxidarea etenei cu o sohJţie apoasă 
de permanganat de potasiu. 
Ecuaţia procesului este : 

-2 -2 +7 - 1 - 1 +4 
H 2C = CH2 + KMn04 + H20-+ HO - ~H2 - CH2 - OH + Mn02 + KOH 

Fiecare atom de carbon din etenă are N.O. = -2, iar în etilenglic~l carbonul 
are N.O. = -1. 
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+7 +4-

Mn +3e--+ Mn ·2 
-2 -1 

2 C -+ 2 C + 2e- ·3 

3 H2C ~ CH2 + 2 KMn04 + H20 ,-+ 3 HO - CH2 - CH2 - OH + 
+ 2 l\'1n02 + KOH 

Se aplică legea conservării numărului de atomi pentru: potasiu, oxigen 
şi hidrogen şi se scrie ecuaţia corectă a procesului redox : 

3 H2C = CH2 + 2 KMn04 + 4 H20 -+ 3 HO - CH2 - CH2 - OH + 
+ 2 Mn02 + 2 KOH . 

( "i" 

După cum se observă, în compuşi organici carbonul poate prezenta 
numere de oxidare variabile, în funcţie de structura compuşilor. 

1.1.4. PROCESE REDOX JN CHIMIA ANALITICA 

În chimia analitică o serie de reacţii redox servesc pentru efectuarea 
unor analize· calitative şi cantitative. 

într-o primă etapă în analiza calitativă pe cale umedă se urmăreşte tre
cerea metalelor în soluţie şi apoi precipitarea lor. În esenţă acesta este un 
proces redox : · 

M + 2 HCI -+ MCl2 + H 2 ţ 

Ionii poliatolllici, conţinînd elemente în stări de oxidare· diferite, pot 
prezenta cu lori specifice. În acest fel de· c::ţzuri, trecerea dintr-o stare de oxi
dare în alta este însoţ.ită de o anumită schimbare de_culoare. 

Chimia analitică a manganului şi a cromului utilizează frecvent sisteme 
redox care conţin aceste elemente în \irmătoarele stări de oxidare : Mn + 2, 
+4, + 6, + 7, şi Cr +3, + 6. 

Astf~l ionul Mn2 + - incolor - este oxidat la ionul Mn04 - violet -
care apoi sub influenţa diverşilor reducători se tra.'nsformă în Mn2+. Ionul 
Cr3 + - verzui - este oxidat la ionul [Cr20 7]2- - portocaliu (în mediu acid) 
- sau la ionul [Cr04] 2 - ~ galben (în me'diu neutru sau alcalin) - care su.b 
influenţa anumitor reducători trece din nou la era+. 

O mare parte din reacţiile recomandate la ident ificarea fierului, cupru
lui; mercurului,' staniulu i, stibiµ lui precum şi a altor elemente ce prezintă 
cel puţin două stări de oxidare constă în procese redox. 

E. I Într-o eprubetă se introduc 2 ml so luţie FeC13, cîteva picături de H2S0
4 

şi se toarnă 2 ml soluţie Kl. 

Temă. Să se observe fenomenul şi să se scrie ecuaţia reacţiei. 

Chimia analitică a anionilor care conJin halogen, sulf, seleniu, telur, 
sau a anionilor NO;, N03, POg-, PO!-, HCOO-, C20~- etc., se bazează„,,în
procedeele de identificare, pe reacţii de oxido-reducere caracteristice. 

Unele reacţii redox servesc pentru efectuarea analizelor cantitative. 
O problemă deosebită o constituie calculu l concentraţiilor substanţelor care 
îşi modifică numărul de oxidare în decursul reacţiei. Pentru acestea- echi
valentul-gram se calculează : 

masa molară Ea=--------------
variaţia numărului de oxidare · 

Acesta se mai numeşte echivalentul de oxidare sau de reducere. 
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Să considerăm reacţia prin care : 

+7 +4 
KMn04 ~ Mn02 + ... 

(39,l .+ 54,9 + 64,0) 
EKMnO, = --~----'---~ 

(7 - 4) 
= 52,7 

iar pentru: 
+ 7 +2 

KMnOf.~ .Mn + 

(39,1 + 54,9 + 64,0) 

(7 - 2) 
= 31,6 

Întrucît numărul de rleclroni cedaţi de reducător este egal cu numărul de 
e ler.troni acceptaţi de oxidant rezultă că numărul de echivalenţi-gram de 
oxidant care au reacţiona i va fi egal cu numărul de echivalenţi-gram de 
reducător 

N ox ·Vo:r; = .V„a·Vred 

unde N şi V reprezintă normalităţile ş i volumele soluţiilor de oxidant şi 
reducător. 

Această relaţie este frecvent folosită în prelucrarea datelor obtinute prin 
titrare redox. · 

Temă. Calculaţi normalitatea unei soluţii de permanganat de potasiu din care s-au folosit 
lO ml pentru oxidarea a 35,2.ml solu\j c cc conţine ioni Fe2 t, de concentraţi e 0,305 N. 

+ 7 + 2 
(Manganul se reduce de la Mn Ia Mn.) 

1.1.5. PROCESE REDOX JN SISTEMELE BIOLOGICE 

Organismele vii foloses.c oxigenul atmosferic necesar reacţiilor de oxid o
reducere. În procesele de oxidare un rol deosebit îl joacă citocromul c. Acesta 
se g~s~şte în celulele orga~isymelor a nima le ş i repre:tintă o moleculă com
~lexa .m ca~·e oyparte p~ote1ca este legată de gruparea hemului ce conţine 
fier. Fierul ]Oaca un rol important în procesele cu transfer de electroni. Cito
cromul c acceptă un electron de la o moleculă care se oxidează .iar fierul se 
reduce de la starea de oxidare +3 la +2. Ulterior citocromul c transferă 
u n electron oxigenului care se reduce, iar fierul este regenerat în starea su
P?ri~ară de oxidare ( +3). Reacţiile parţiale precum şi procesul global se repre
zmta astfel : 

4[Cito c (Fe2+)] ~ 4[Cito c (Fe3 +)] + 4e-

02 + 4e- ~ 2 0 2-

4[Cito c(Fe2+)] + 0 2 ~ 4[Cito c(Fe3+)] + 2 02-

0xrgenul redus se combină cu ionii de hidrogen pentru a forma apa : 

0 2- + 2 H+ ~ HiO 

iar energia eliberată sernş tc organismului pentru procesele vitale. 
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1.2. ELEMENT GALVANIC 

E xperimental s-a constatat încă din anul 1800 că reacţiile redox per
mit transformarea energiei chimice în energie electrică. Dispozitivul în care 
se petrece această transformare se numeşte element galvanic sau pilă electrică. 
în principiu, funcţionarea unui element galvanic se datoreşte tendinţei diferite 
a ffi:etalelor de a se transforma în ioni pozitivi. 
E. Se pregătesc trei pahare Berzelius. În primul pahar se toarnă soluţie 

de azotat de zinc în care se introduce o sîrmă de zinc, în a l doilea pa
har se toarnă soluţie de sulfat de cupru şi se int roduce o sîrmă de cupru, 
iar în al treilea în soluţia de sulfat de cupru se introduce o sîrmă de 
zinc. 

Observaţie. În primul şi al doilea pâhar nu au loc transformări vizibile., 
deci nu se produce o reacţie chimică . Pe sîrma din paharul al treilea se ob
servă depunerea de cupru metalic. 

Fenomenul observat este o reacţie redox : 

CuS04 + Zn ~ ZnS04 + Cu 

care se datoreşte faptului că zincul are o tendinţă mai pronunţată de a trimite 
ioni pozitivi în soluţie, decît cuprul. 

E. Să se construiască montajul simplu indicat în figura 1.3. Pentru aceasta 
se utilizează paharele 1 şi 2 din experienţa precedentă. Cu ajutorul 
unui fir metalic se realizează legătura dintre sîrma d e cupru ş i cea 
de zinc. În acest circuit se introduce un voltmetru V şi un întrerupă
tor I. Legătura dintre soluţiile din cele două pahare se realizează prin
tr-·un tub de sticlă în formă de U sau un tub îndoit dr rl1111 :"1 oÎ'i în 
unghi drept în care s-a introdus soluţia saturată a unei sări (I\:Cl, 
NH4 N03 , NaN03). La capete, tubul este astupat cu hîrlie de filtru 
sau cu vată. Acest tub se numeşte punte de sare. În locul· tubului de 
sticlă se poate utiliza o h îrtie de filtru îmbibată în soluţia saturată 

a uneia din sărurile menţionate mai sus. 

Fig. 1.3. Schema unui element galvanic. 

cu 

0.1M 
CuS04 

- ---- --
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Observaţie. La închiderea circuitului se observă o deviaţie a ac;ului volt
metrului, deci se sesizează prezenţa unei diferenţe de potenţial. După un 
interval de timp se constată depunerea cuprului pe electrodul de c'd.pru şi 
dizolvarea electrodului de zinc. 

Montajul realizat reprezintă un element galvanic (pilă). Într-o primă 
etapă se va discuta rolul fiecărui element din montaj, iar apoi se vor explica 
fenomenele observate. 

I. Electrozii (în cazul acesta de Cu şi Zn) permit contactul electric în
tre soluţie şi circuitul exterior. 

2-. Puntea de sare realizează contactul electric între soluţii prin inter
mediul ionilor, dar împiedică amestecarea soluţiilor. 

3. Voltmetrul permite măsurarea diferenţei · 'de potenţial dintre cei ·doi 
e.Jectrozi. 

La închiderea întrerupătorului, în cele două pahare Berzelius au loc 
anumite procese redox. Fiecare pahar în parte poate fi considerat o semi- ' 
celulă . 

După cum am constatat experimental, zincul are tendinţa de a trimite 
ioni în soluţie, iar cuprul de a se depune. Ecuaţiile proceselor ce au loc în 
cele două semicelule sînt :. ,..„ 

Zn -+ Zn2+ + 2e
oxidn1;c 

Cu2+ + 2e- -+ Cu 
r educere 

Deci în semicelula zincului are loc un proces de oxidare, iar în semice
lula cuprului un fenomen de reducere. 

ln circuitul extel'ior electronii circulă de la zinc la cţ1pru, zincul' fiind 
electrodul negativ, iar cuprul este electrodul pozili11. 

în general, atît în elementele galvanice, cît şi în celulele de electroliză 
anodul constituie eleclrodul la nivelul căruia are loc oxidarea, iar catodul este 
eleclrodlll la care are loc reducerea. 

Semnul potenţialelor diferă însă : în elementele galvanice anodul are un 
potenţial n"E~gativ, iar în celulele de electroliză anodul are un .potenţial pozitiv. 

Z n '-'•-----1 

---0 
--0 

• Zn 2„s i c al1an1 drn punte (No • · 
111Cu 2+ 

o A nioni 

Fj.g, 1.4. Modelarea procese-lor ce se petTe:c in
tr-un element galvianic. 
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În decursul proceselor de 
oxidare şi reducere concen
traţia ionilor de cupru scade, 
în timp ce concentraţia io
nilor ·de zinc creşte. Neutra
litatea electrică a celor două 
soluţii se menţine datorită 
punţii de sare. Astfel, diţcă 
aceasta este formată din clo
rură de potasiu, ionii de clor 
migrează în semicelula zin
cului, \ar ionii de potasiu în 
semicelula cuprului. 

În figura 1.4 sînt mode
late procesele ce au loc în ce
lula galvanică după un timp 
de funcţionare. 

Să presupunem că dorim 
să construim o celulă galva
nică cu electrozi de cupru şi 

argint. Soluţiile în acest caz sînt de sulfat de cupru şi azotat de 
argint. Procesele ce au loc în cele două semicelule sînt : 

Cu -+ Cu2+ + 2e
oxidarc 

2 Ag+ + 2e- -+ 2 Ag 
reducere 

In acest caz cuprul este anodul iar argintul este catodul. Se poate 
scrie şi un bilanţ al celor două procese : 

Cu + 2 Ag+ -+ 2 Ag + Cu2+ 

Fiecare celulă galvanică sau pilă poate fi reprezentată astfel : 

Zn I Zn2+ I I Cu2+ I Cu 

unde prin linia simplă se marchează limita de separare solid-lichid, iar prin 
linia dublă se notează puntea de sare. Prin convenţie se scrie mai înt îi semi
celula în care are loc oxidarea. 

Deci pila formată din cupru şi argint se va putea reprezenta : 

Cu I Cu2+ I I Ag+ I Ag 

Temă. Presupunlnd că avem la dispoziţie electrozi de Cu, Fe, Sn şi soluţii de CuS04 , FeS04 , 

SnC12 , cite celule galvanice se pot construi ? Scrieţi ecuaţiile proceselor de oxidare şi 
reducere din cuplurile de semicelule, bilanţul proceselor ce au loc la electrozi şi r epre
zentaţi fiecare celulă. 

1.2.1. ELECTRODUL NORMAL DE HIDROGEN 

S-a constatat pe cale experimentală că între cei doi electrozi ce for
mează celula galvanică apare o diferenţă de potenţial. Această diferenţă de 
potenţial determină, în momentul în care circuitul este închis, trecerea cu
rentului electric de Ia · electrod ul cu potenţial mai ridicat către electrod ul 
cu potenţial electric mai scăzut. Diferenţa de potenţial este denumită forţă 
-electromotoare (f.e.m.), notată cu E: se măsoară direct cu un voltmetru cu 

. rezistenţă internă mare, cu ajutorul unui montaj prin corn pensa ţie şi se ex
primă în volţi. 

Pentru a stabili valoarea potenţialului (notat 
cu e) unei semicelule este necesară utilizarea unui 
electrod de referinţă al cărui potenţial este considerat 
nul. În acest scop se utilizează electrodul normal 
de hidrogen ( eH, = 0,000 V). Electrodul de hidro
gen constă dintr-o plăcuţă de platină introdusă într-o 
soluţie de acid de concentraţie lM. în sistem este 
barbotat hidrogen Ia presiunea ele 1 atm. Figura 1.5 
reprezintă eleetrod ul normal de hidrogen. 

1.2.2. POTENŢIAL DE OXIDO-REDUCERE STANDARD 

Potenţialul standard de electrod pentru diferite F ig. 1.5. Ele'c.trodul 
sisteme redox poate fi măsurat construind semicelule norrna'l de hiidrogen. 
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Fig. 1.6. Celulă galvanică construită din electrodul 
norma<l de hidrogen şi 1Semicetlrula zincului. 

şi conectînd u-le cu electrodul normal de hidrogen (fig. 1.5). Forţa elec
tromotoare a pilei astfel obţinute este egală cu potenţialul standard al sis
temului. 

De exemplu, se poate măsura valoarea & pentru sistemul Zn2+ I Zn 
alcătuind montaj ul din figura 1.6. Cu ajutorul voltmetrului se măsoară o 
f.e. m. de ...... o, 76 V constatînd u-se că zincul constituie electrod ul negativ, 
iar electrodul de hidrogen este polul pozitiv. Procesele ce au loc în cele două 
semicelule, precum şi reacţia globală se exprimă astfel : 

( - ) Z 11 - '" Z n 2+ + 21' -
(-; ) 2II+ + 2e- ~ H 2 

Zn + 2H+ ....+ Zn2+ + H 2 

Conform conYrn\ il' i rnunţatt> r lrmentul gah·a ni c co nsiderat se notează 
Zu I zn2+(uy.n 11 IF(l~) I Hz (1 atm), _Pt. . _ ~ . 

P!>ll'nlialul 11eoa[1\· al l'il•tlrudulu 1 de zmc arata ca acesta are tendmţa 
mai pronu~ţală de

0 

a se oxida decît hidrogenul.. Ion~i Zn2+ trec. în soluţ.ie, 
iar electronii rămîn pe placa metalică confenndu-1 un potenţial negativ. 
în consecinţă zincul prezintă un potenţial de oxidare pozitiv în raport cu 
hidrogenul. . . 

Tendinţa zincului de a se reduce este mai mică decît tendinţa hidroge
nului de a se reduce. Vom exprima aceastâ notînd că zincul are pot„mţialul 
c!e red·ucere negativ. În general ·: 

ln acelaşi mod se poate construi o celulă galvanică formată dintr-o 
semicelulă avînd ca electrod cupru introdus într-o soluţie lM de ioni Cu2+ 
şi electrodul normal de hidrogen. La voltmetru se măsoară o tensiune de 
,.., 0,34 V. Reacţiile ce au loc sînt următoarele : 

(+) cu2+ + 2e- ~Cu 
I 

( - ) H 2 ~ 2 H+ + 2e-

Bilanţul celor două procese este : 

H2(g) + Cu2+ ~ 2 H+ + Cu 
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Celula galvanică se poate prezenta sub forma: 

Pt, H 2 (1 atm) I H +(t M) I I Cu2+(tl\1) I Cu 

Potenţialul pozitiv al electrodului de cupru arată că acesta are o ten
dinţă mai scăzută de a se oxida decît hidrogenul, deci are un potenţial de 
oxidare negativ, iar potenţ. ialul de reducere pozitiv. I. U.P.A.C. * recomandă 
utilizarea potenţialelor de reducere: în acest caz potenţia iul s tandard coin
cide ca mărime şi semn cu potenţialul electric al semicel ulei cupla te cu elec
trod ul normal de hid rogrn. 

Tensiunile măsurall' 111 celulele galvanice construite din electrodul nor
mal de hidrogen şi semicel11lc rurcspunzătoare diferitelor procese red ox sînt 
tabelate (vezi tabelul 1.2 şi anexa 1). 

Tub 'ul ' :! 

R~aclla ele oxi<lar c Rcac ţi .1 de rcd11cc1·~ 

~ ..... Zn2
"'" + 2e- t-U,i 02 Zn•+ ~ 2c- ..... Zn 

I F - - F c2+ + :le +0,4-10 
Su ..... SnH t- 2c + o, 1:i6 I 

F1•!t J 2c- -. F c 

S112+ 1 2c- ..... Sn 

- u,~,;~ 

" · i 41i 
ll, t:lh 
P,f I I II. - :.! J--I+ + 2e- 0,llOll 

Cu - Cult- + 2e- -0,34.J 
, 4 , - Ag+ + 1~- O.!ICJO 
<-·----'---------~- ---- I 

~ 11+ + 2c- ..... 112 

CuH t 2e ..... Cu 

Al!"'" + l e- ..... :\g 

~ 0,.11!'1 

I 

Dacă se reprezintă pe o diagramă 
potenţialele standard faţă de hidrogen 
ale zincului şi cuprului (fig. 1. 7), se 
observă că diferenţa dintre potenţialele 
semicelulelor Cu2 + / Cu ş i Zn / ZnH este 
pe această diagramă de 1,10 V, ceea 
ce concordă cu valoarea găsită experi
mental în cazul elementului ga lvanic 

Zn I Zn2 + I I Cu2 + I Cu 

Rezultă că în general forţa elec
tromotoare a unui element galvanic (E) 
se poate calcula cu ajutorul relaţiei 

E = E<+> - &<- > 
în care e:c+> şi &(_) reprezintă potenţialele 
standard ale semicelulei în care are loc 
procesul de reducere, respectiv de oxi
dare. Î ntrucil e:0 z 0= -&rea se mai poate 
scrie: 

E = &oz + &r ect· 
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Fig. 1.7. Reprezentarea schematică a 
relaţiei dinotre valorile poten ţ iale~or 
n'Jrmale de electrod pentru elemen-

itul galvanic Zn-Cu. 

* I.U.P.A.C. - International Un ion of Pure and Applied Chcmistry (Unlu11 ea Inter
naţională de Chimie Pură şi Aplicat:\ ). 
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E. I Se toarnă într-o eprubetă cîţiva mililitri de soluţie de CuSO~. 
Se introduce un cui de fie.r. 

Observatie. Cuiul de fier capătă o culoare brun roşcată datorită depunerii 
cuprului. , 

Ecuaţia reacţiei este : Cu2+ + Fe ~ Cu + Fe2+ 
Pentru a construi o celulă galvanică este nevoie de următoarele sub

stanţe : sîrme de cupru şi fier cît şi soluţii de FeS04 şi CuS04• 

Celula se poate reprezenta astfel : 

Fe I Fe2+ (lM) I I Cu2+ (lM) I Cu 

Ţinînd seama de datele din anexă şi de relaţia de calcul a f.e.m. se 
obţine : 

E = 0,44 + 0,35 = 0,79 V. 

Deoarece E > O, reacţia decurge spontan, tendinţa de oxicfare a fie
rului fiind mai pronunţată decît a cuprului. 

În anii precedenţi în lecţiile de chimie s-a învăţat seria aclivităfii meta
lelor : 

K, Ca, Na, Mg, AI, Zn, Fe, Sn, Ph, H2 , Cu, Hg, Ag, P t, Au. 

Metalele cele mai active erau considerate cele care erau situate înaintea 
hidrogenului ; acestea pot scoate hidrogenul din acizi. Metalele care sînt 
după hidrogen în seria activităţii nu pot scoate hidrogenul din acizi. Fie
care metal poate dezlocui din combinaţiile lor, metalele care îi urmează 
şi poate fi dezlocuit de cele care ii preced. 

Dacă se compară poziţia metalelor în „seria activităţii" cu poziţia 
acestora în seria potenţialelor standard de oxido-reducere (anexa 1) se con
sta Lă <:ă acestea sînt identice. Deci cu cît un element are un potenţial standard 
(ue reducere) mai negativ, cu atît caracterul reducător este mai accentuat. 
Teoria forţelor electromotoare confirmă deci rezultatele experimentale obţi
nute anterior şi sintetizate în seria activităţii metalelor. 

Nemetalele pot fi încadrate şi ele în seria tensiunilor electrochimice (seria 
potenţialelor standard de oxido-reducere), oxidantul cel mai p.uternic fiind 
fluorul. 

De asemenea s-au stabilit potenţialele redox ale unor ioni în mai multe 
trepte de valenţă, cît şi ale ionilor complecşi. 

Analiztnd seria potenţialelor standard se poate deduce schema: 

agenţi reducători 1-i 
.- H2 

:;: = o 

agenţi oxidanţi 

e:„d pozi tiy 

E.r.a > O 

-+ 

Spontaneitatea reacţiilor chimice este determinată_ şi de concentraţia 
reactanţilor (potenţialele standard de oxido-reducere au fost determinate 
Ia concentraţie 1 M). 
E. I Într-o eprubetă se introduce o cantitate mică de Mn02 peste care se 

hoarnă o soluţie de acid clorhidric 1 M . 
oi~ ervafie. Nu se degajă gazul ga,lben-verzui (Cl2) după cum ne-am 

aşteptii . 
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Ecuaţia reacţiei care ar fi putut avea Ioc este : 

l\fo02 + 4 HCI~ MnC12 + 2 H2 0 + Cl2 

Deci ecuaţiile proceselor redox ce ar putea avea Ioc din. punct de vedere teo
retic sînt : 

Mn02 + 4 H+ + 2e- -+ Mn2+ + 2 H20 

2 Cl--+ Cl2 + 2e-

F.e.m. a celulei este: 

f;M~+I M~+ = +l,28 V 

Ş:2cqc1 , = -1,36 V. 

E = + 1,28 V - 1,36 V = - 0,08 V. 

Întrucît f.e .m. este negatiYă, reacţia nu decurge spontan. 
Totuşi această reactie constituie o metodă de obtinere a clorului în la

borator, deoarece se Iuc~ează cu acid clorhidric conce~trat şi la temperaturi 
de circa _90°C. 

1.2.4. CELULE GALVANICE UTILIZATE lN TEHNICA 

Celula galvanică este o sursă de curent continuu bazată pe transfor
marea energiei chimice în energie electrică. 

Primul element galvanic (celulă galvanică) a fost construit de fizicia
nul italian Volta, fiind constituit dintr-un vas cu solutie de acid sulfuric în 
care se aflau două plăci metalice : una de zinc şi cealaltă de cupru. 

Pila Daniel (fig. 1.8) este formată dintr-un vas avînd două comparti
mente despărţite printr-o diafragmă poroasă. Într-unul din ele se introduce 
un electrod de zinc într-o soluţie de ZnS04, iar în celălalt se introduce un 
electrod de cupru într-o soluţie de CuS04 (este celula galvanică Cu-Zn, 
discutată în paragrafele precedente ; puntea de sare este înlocuită însă cu 
o diafragmă care împiedică amestecarea soluţiilor dar permite trecerea io
nilor SOl-). 

În general, elementele galvanice cu electrolit lichid prezintă dezavan
taj ul de a nu vutea fi transportate cu uşurinţă, cît şi faptul că se dezac
tivează rapid. 

1.2.4.1. Elemente galvan,ice uscate 

Pilele uscate (de ex. pila Leclanche) 
sînt folosite frecvent pentru alimentarea 
aparatelor de radio cu tranzistori, a lăm
pilor electrice de buzunar etc. 

O pilă uscată (fig. Ul) este formată 
dintr-un cilindru mic de zinc, ce constituie 
polul negativ, umplut cu o pastă formată Zn 
din: clorură de amoniu, clorură de zinc, 
apă şi un material inert de umplutură (de 
t:X . rumeguş de lemn, amidon). În mijlocul 
cilindrului, în amestecul păstos se intro
duce un electrod de cărbune înconjurat 

Perete poros 

F.ig, 1.8. Pila Daniel. 
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În cele ce ur:nează se vor face referiri numai la coroziunea electrc>
chimică, aceasta fiind datorată formării unor microelemente galvanice loca.le, 
cauzate de prezenţa impurităţ.ilor şi a vaporilor de apă. Deci coroziunea 
metalelor este un proces redox. De exemplu, fierul poate fi oxidat de oxi
genul molecular sau de un acid, în atmosferă umedă, reacţiile producîndu-se 
cu o viteză apreciabilă. 

Oxidare 

Reducere 

Fe -+ Fe2 + + 2e-
1 

- 0 2(g) + H20(I) + 2e- -+ 2 H0-
2 

2 H + + 2e--+ H2(g) 

e: = +0,41 V 

e; 

e; 

+0,40 V 

0,00 V 

Prin ruginire fierul trece în starea de oxidare +2 sau +3, iar rugina este 
formată din FeO(OH) sau alţi oxizi de fier. 

Coroziunea aluminiului implică reacţia : 

Al -+ Al3 + + 0e - e: = +l,66 V 

Potenţialul standard de oxida-reducere al aluminiului indică faptul că alu
miniul este mai susceptibil de a se oxida decît fierul. Experimental nu se 
constată aceasta, în anumite medii, întrucît aluminiul se acoperă cu un 
strat compact de oxid protector. Acest strat protector împiedică accesul 
agenţilor corosivi la suprafaţa metalului. O modalitate de prevenire a coro
ziunii fierului sau a altor metale şi aliaje constă în acoperirea acestora cu un 
strat superficial impenetrabil pentru oxigen şi umiditate: Yopsire, emailare, 
fosfatare (acoperire cu un strat de fosfat de mangan şi fier). O metodă mai 
eficientă constă în protejarea obiectelor metalice prin depunerea electro
litică pe suprafaţa acestora a unui strat de metal mai rezistent Ia coroziune 
(nichelare, cromare, cos\torire etc.) sau prin adăugarea unor substanţe inhi
bitoare, care micşorează viteza de coroziune. 

Pentru a împiedica coroziunea fierului, acesta poate fi pus în contact 
cu un metal cu potenţial de reducere mai negativ, ca de exemplu: zinc, mag
neziu etc. În acest mod se formează un element galvanic în care metalul 
mai teactiv constituie anodul, iar fierul catodul. Astfel, pentru a împiedica 
coroziunea conductelor de oţel îngropat~ în pămînt,, de acestea sînt legate 
blocuri de magneziu. Magneziul avînd un potenţial mai negativ decît fierul 
se oxidează formînd ioni Mg2+, iar electronii sînt cedaţi fierului menţinîndu-1 
pe acesta din urmă în stare redusă (protecţie catodică). Metoda este eficientă, 
deoarece înlocuirea blocurilor de Mg care constituie anozii de sacrificiu costă 
mai puţin decît dezgroparea şi înlocuirea întregii conducte. 

Formele variate sub care apare coroziunea şi pierderile mari determi
nate de efectele ei pun în atenţia tuturor ţărilor industriale problema studie
rii ştiinţifice a cauzelor, a legilor după care se produc şi sub care apar aceste 
fenomene de coroziune. 

Cercetări recente au arătat că procesele de coroziune sînt amorsate 
şi stimulate într-o serie de cazuri de elemente biologice : bacterii, actino
micete, ciuperci microscopice, alge, flagelate, protozoare. Aceasta a deter
minat o orientare a cercetărilor spre „coroziunea microbiologică". 

Combaterea coroziunii microbiologice constituie una din căile de preve
nire a risipei de metal şi de economisire a metalelor şi a celorlalte materiale. 
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1.4. ELECTROLIZA - EFECT CHIMIC AL CURENTULUI ELECTRIC 

Înainte de anul 1890, energia electrică avea o utilizare foarte limitată 
în industria chimică, cu toate că ,pl'Îmele cercetări de laborator în domeniul 
electrochimiei da tează încă de la începutul secolului al XIX-iea. Dezvol
tarea largă a electrochimiei industriale a început abia după inventarea şi 
perfecţionarea dinamului. 

Un rol important în dezvoltarea electrochimiei îi revine lui M. Far a
d a y care a formulat legile fundamentale ale electrolizei. 

1.4.1. ELECTROLIZA $1 LEGILE El 

Fenomenul de electroliză a fost studiat în clasele anterioare atît în 
lecţiile de chimie cit şi în lec"ţiile de fizică. Să arătăm pe scurt în ce constă 
acest fenomen. 

Electroliza este un proces ce se petrece la ll'ecerea curentului electric con
tinuu prin soluţia sau topitura unui electrolit. 

Fenomenul este complex şi constă atît în migraţia ionilor pozitivi către 
catod şi a ionilor negativi spre anod, cit şi în neutralizarea acestora. Astfel 
la electrozi, ionii captează, respectiv cedează electroni, transformîndu-se 
în atomi neutri sau grupe de atomi. Aceştia se pot depune ca atare pe electrod 
sau pot reacţiona: cu moleculele dizolvantului, cu electrodul, sau între ei. 
Se formează astfel produşi secundari ai electrolizei. 

De fapt procesele la electrozi avînd loc cu transfer de electroni sînt 
transformări redox. 

În continuare se vor analiza fenomenele ce au loc la electroliza unor 
substanţe, ţinînd seama că la electrozi au loc procese de oxidare şi reducere. 

1.4.1. 1 . Electroliza apei 

Experimental s-a constatat din primul an de studiu al chimiei că prin 
electroliza apei acidulate se obţine hidrogen ş i oxigen. Deci în soluţie sînt 
prezenţi ionii proveniţi prin ionizarea apei ş i a acidului (acest proces nu 
se consideră). 

2 H20 -+ H 30+ + HO- sau simplificat 

H 20-+ H + + HO-

Reacţiile ce se petrec la electrozi pot fi scrise astfel : 
catod (- ) H + + e--+ H Reacţii H + H -+ H2 

anod ( +) HO- - e--+ OH secundare OH +OH -+ H20 + 1/2 0 2 
Ţinînd seama de faptul că electrodul negativ, catodul, are tendinţa de a 
ceda electronii, iar anodul ( +) are tendinţa de a accepta electroni, proceşele 
mai pot fi scrise sub forma 

(-) 2 H20 + 2e- - H2(g) + 2 Ho

(+) 2 H20-+ 0 2(g) + 4 H+ + 4e

Deci la catod se degajă hidrogenul, iar la anod oxigenul. 
În paragraful 1.2.4 s-a prezentat o pilă de combustie ce permite trans

formarea energiei chimice în energie electrică prin arderea hidrogenului 
în oxigen. Prin utilizarea pilelor de combustie hidrogenul devine combusti
bilul viitorului, iar apa este purtătorul de energie. 
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A.ceastă sarcină electrică se numeşte faraday şi se notează cu litern F. 
Raportînd masa corespunzătoare unui · echivalent-gram la sarcina elec

trică necesară pentru depunerea acesteia prin electroliză se obţine echiva
lentul electrochimic 

K = E(g) 
F 

Întrucît E(g) = ~, unde A reprezintă masa atomică, iar n numărul· de elec
n 

troni implicaţi în proces, egal cu sarcina ionului depus la electrod, se mai 
poate scrie : 

A [{ =-. 
nF 

Cu această precizare masa depusă la electrozi se poate exprima astfel : 

m = ~I · t 
nF 

Temii. Clt cupru se va depune prin electroliza unei soluţii de sulfat de cupru, trecind un cnrent 
de 2,5 A timp de 30 min (!Icu = 63,6). 

Un atom-gram din orice element conţine N atomi (N fiind numărul lui 
Avogadro). În cazul argintului (A~\g = 107,87) 107,87 g din acest element 
conţin N atomi. Deoarece în soluţia de azotat de argint numărul de oxidare 
al argintului este + 1, echivalentul gram este de asemenea egal cu 107,87 
şi conţine N ioni. Pentru a reduce un singur ion este necesar un electron, 
iar depunerea unui echivalent-gram necesită N electroni. 

Întrucît pentru depunerea unui echivalent-gram este necesară o sar
cină electrică de 1 faraday (1 F) se noate scrie 

F = N·e-. 

Deci un faraday reprezintă o sarcină electrică echivalentă cu sarcina a 
N electroni. Cunoscînd sarcina electronului e- = 1,6 ·10- 19 C, relaţia 
precedentă se poate utiliza pentru a determina valoarea numărului lui 
Avogadro: 

N = !__ = 96 487 
C = 6,023 ·1023 

e- l,6·J0 - 19C 

Teme. 1. Definiţi noţiunile: echivalcnl gr;1111. 1···h iYalrnt electrochimic şi echiva'ent redox. 
Calculaţi aceste miiri111i luind in considerare procesele care au Ioc Ia catod in decursul 
electrolizei unor solu~ii de FcCl3 ~i 1-'e~0.1 . 

2. Cîţi faraday sint necesari pentru a depune 20 g cupru dintr-o so Iuţic de CuS0
4

? 

1.4.1.2. Randamentul de curent 

În practică, o parte din energia electrică furnizată celulei de electro
liză se pierde sub formă de căldură sau se consumă în unele reacţii secun
dare. Din aceste motive masa practică depusă la electrozi mp este mai mică 
decît masa teoretică m 1, calculată din relaţia lui Faraday. 

Raportul 

= 111
P -100 Ot 100 YJ , sau YJ = .-- · 

lnt Qp 
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se numeşte randament de curent. 
Qt reprezintă cantitatea de electricitate calculată, iar 
Qp cantitatea de electricitate necesară practic pentru depu

nerea aceleiaşi mase de substanţ.ă. 

1.4.2. APLICAŢIILE ELECTROLIZEI 

Industriile electrochimice s-au dezvoltat în ultimele decenii devenind 
o ramură cu o sferă largă de aplicaţ.ii deosebit de importante pentru econo
mia naţională. Aplicarea electrochimiei permite să se obţină pe o cale rela
tiv simplă şi ieftină cantităţi mari de produse importante, cum sînt: hidro
genul, oxigenul, clorul, hidroxizii alcalini, peroxizii, oxiclorurile etc. 

Prin electroliza substanţelor topite (în special a sărurilor) se obţin mari 
cantităţ.i de : sodiu, calciu, magneziu, aluminiu ş; alte metale. Datorită me
todelor electrochimice s-a reuşit să se realizeze pe scadi industrială obţinerea 
unor metale ca: bariu, cesiu, litiu etc. 

O altă aplicaţ.ie a metodelor electrochimice o constituie obţinerea me
talelor pure, de exemplu: zinc, nichel, argint, aur. 

Procedeele electrochimice se folosesc cu succes în unele procese de 
sintf·ză orga ni că. 

De asemenea, pentru combaterea coroziunii se folosesc cu eficienţă 
acoperirile metalice (cromare, nichelare, cositorire), care se efectuează tot 
în băi de electroliză. 

1.4.2.1. Electroliza - metodă de obţin1ere a metalelor ~i nemetalelor 

Metalele din grupele I, a II-a şi a III-a principală se obţin industrial 
prin electroliza topiturilor. În tabelul 1.4 (v. pag. 31) sînt indicate sub
stanţ.ele prin a căror electroliză se obţin astfel de metale, natura electrozilor 
precum şi procesele care au loc la electrozi. 

Metalele grupei I ce nu sînt prezentate în tab el (Li, Rb, Cs) se obţ.in 
tot prin electroliza topiturilor clorurilor respective. 

Beriliul metalic se obţine prin electroliza unui amestec topit de BeF2 
şi o fluorură alcalină iar stronţ.iul, un alt metal al grupei a II-a se obţine 
similar cu calciul. 

Cu toate că prin aceste procedee electro.chimice se consumă cantităţi 
însemnate de energie electrică, ele sînt utilizate pe scară largă întrucît per
mit obţinerea metalelor pure necesare în tehnică, laboratoare şi industrie. 
Procedee;e electrochimice sînt singurele care fac posibilă obţinerea meta
lelor cu potenţial de oxidare mare. 

Astfel, sodiul şi litiul sînt utilizate pentru obţ.inerea aliajelor, deoarece 
în adaosuri mici îmbunătăţesc mult calităţile acestora. Dintre metalele 
grupei a II-a, magneziul este utilizat în cantităţi mari în industrie şi tehnică 
(pentru obţinerea de redresoare, în pirotehnie, cît şi pentru obţinerea deri
vaţilor organomagnezieni utilizaţi în sinteze organice). 

Obţinerea aluminiului este un proces tehnologic complex care cuprinde 
două etape distincte: obţ.inerea aluminei din bauxite şi electroliza oxidului 
de aluminiu. 

La noi în ţară alumina se obţine la Oradea, întrucît în zona respectivă 
există rezerve importante de bauxită. Uzina pentru obţinerea aluminiului 
a fost construită la Slatina. 
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- datorită supratensiunii* ionii clor pot fi oxidaţi la clor gazos. 

e:. = - 1,36 V 

Examinînd reacţiile ce pot avea loc la catod se constată că valoarea poten
ţ.ialului de reducere al sodiului este de 2,71 V, în timp ce valoarea poten
ţia lului de reducere al apei este de 0,41 V, deci mult mai mică. Aceasta ne 
conduce să afirmăm că la catod se reduce apa, fiind necesară pP:1tru acest 
proces o energie mai mică (în valoare absolu.tă). 

La anod oxidarea apei necesită - 2,02 V, iar oxidarea ionului clor pre
s upune - 1,36 V. Deci la rtnod se va oxida clorul avînd un potenţial 
mai scăzut. 

În concluzie, reacţiile ce au loc la electrozi sînt : 

(+ ) 2 Cl- (aq)--?- Cl2(g) + 2 e-
(- ) 2 H 20 + 2 e--+ H2 (g) + 2 HO-

e:. = - 1.36 V 
e:. = -0,41 V 

Re;;c\·ia totală: 

2 H 20 + 2 Cl-(aq)--?- H2(g) + Cl2 (g) + 2 I-IO - e:. 1 = - 1,77 V 

Semnul negaliv a l potenţialului reacţiei totale indică faptul că sistemului 
trebuie să i si> dea energie electrică p,entrn ca reacţia să aibă loc. Tensiunea 

Fi.ll. 1.1-1. Celula de ele~troliză cu d ia
fragmă: 

1 - anod din grafit; 2 - catod clin 
fier perforat ; 3 - diafragmă. 

aplicată la electrozii celulei trebuie s ă 

fie mai marc de 1,77 V IJe,1i.ru ca re ::icţ i ::. 
să aibă loc. 

Reacţia totală confirmă observa
! iile experimenta le ş i anume că prin 
electroliza clorurii de sodiu se degajă 
hidrogen ş i clor, iar în spapul catodic 

2 se sesizează prezenţa mediului bazic 
datorită ionilor hidroxid. 

Mediul acid identificat în spaţiul 
,rnod ic se datoreşte reacţiei clorului 
cu apa: 

Cl2 + 2 H 20 - > IlClO + Cl- + lI!\0 ! 

În instalaţia uli lizată spaţiu l ca
todic a fost separat <le spaţiul anodic 
prin inlermediu l maselor filtrante ale 
paharelor. Dacă nu s-ar lua aceste pre
cauţii s-ar prod uce o serie de reacţii 
nedorite între produş ii de electroliză. 

În industrie, spaţiul catodic este 
separat de spaţiul anodic printr-un 
perete poros denumit diafragmă 
(fig. 1.14). Procedeul industrial folosit 

* Supratensiunea este diferenţa dintre tensiunea aplicată la electrozi, p entru a se pro
duce descompunerea electrolitului, ş i f.e.m. (E) a pilei, corespunzătoare reacţiei inverse (sinteza 
apei). 

Pentru electrozii de gaz (02, H2) se indică poten \.i:\lul ele de"Jc;\rrare, care este diferit 
lle cel standard. 
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pentru obţiµerea hidroxidului de sodiu în care sînt utilizate celulele de elec
troliză cu diafragmă se numeşte procedeul cu diafragmă. Produsele obţinute 
sînt: hidrogenul, clorul şi leşia, formată din soluţii de hidroxid de sodiu 
şi clorură de sodiu. La noi în ţară :irrst procedeu este utilizat la Com
binatul Chimic Borzeşti, Combinatul Chimic Rm. Vîlcea şi Combinatul 
Chimic Giurgiu. 

Pentru a evita reacţiile secundare se foloseşte în industrie şi procedeul 
t:ll catod de mercur. 

Acest procedeu se aplică la noi în ţară Ia : Combinatul Chimic Tîrnă
veni, la Uzinele Chimice Turda şi la Combinatul Chimic Borzeşti. 

Cele două procedee aplicate industrial (cu diafragmă şi catod de mercur) 
continuă să coexiste în prezent. 

'pe plan mondial, se observă utilizarea cu prioritate a celulelor cu dia
fragmă, pentru a evita poluarea rnc·diu lui înconjurător cu mercur. 

În ţara noastră, instalaţiile construite în ultima vreme (Combinatul 
Chimic Giurgiu) sau care sînt în curs de execuţie sînt dotate cu celule cu 
diafragmă. · 

Obţinerea unor substanţe organice prin electroliză 

La ionizarea sărurilor acizilor carboxilici se obţin ioni carboxilat RCOO
şi ioni pozitivi metalici 

RCOONa--+ RCOO- +Na+ 

Introducînd sistemul într-o celulă de electroliză procesele ce au loc la elec
trozi sînt: 

la anod : Rcoo- --?- RCOO · + e-
la catod: 

Radicalii carboxilat RCOO · se descompun rapid în radicalul hidrocarbonat 
R · şi în C02• Apoi radicalul hidrocarbonat se dimerizează. 
Deci tot. la anod au loc reacţiile : 

RCOO · -+ R · + C02 

2R · --?- R-R 

Acest t ip de electroliză, denumită electroliză Kolbe, arc aplicaţii sin
tetice limitate. 

Temă. Indicaţi mecanismul de obţinere a n-hexanului prin electroliza n-butiratului de potasiu. 

1.4.2.3. Electroliza - metodă de purificare a metalelor 

Toate celulele electrolitice discutate pînă în prezent utilizează electrozi 
care nu participă la reacţii, ci servesc numai pentru transportul de electroni 
sau ca suprafeţe pe care se depun alte metale. De aceea sînt denumiţi 
eleclrozi inerfi. 

Se consideră într-o primă etapll. electroliza unei soluţii de sulfat de 
cupru cu electrozi inerţi (de platină) . Au loc următoarele reacţii redox la 
electrozi 

Ia catod: Cu2+ + 2 e- ~ Cu 

la anod: 

3 - Chimie - od. 333 33, 

·- -.-.._... __ ~~- ----·- __ _.____________ ------



Se presupune acum ca m celula de electroliză sînt montati electrozi 
de cupru. Reacţia la catod rămîne aceeaşi ca în cazul electrodului inert; 
depunîndu-se cupru. La anod se pot lua în considerare următoarele reacţii 
de oxidare: 

2 SOi- -+ S20~- + 2 e-

2 l-120 -+ 0 2 + 4 H+ + 4 e
Cu -+ Cu2+ + 2 e-

e: -2,01 V 

e: -1 ,23 V 

e: = -0,34 V 
Se observă că tendinţa de oxidare a electrodului de cupru la Cu2+ este mai 
mare decît tendinţa de oxidare a apei şi a ionilor so~-. 

În consecinţă, la electroliza soluţiei de CuS04 cu electrozi de cupru au 
loc următoarele reacţii : 

la. catod : Cu2 + + 2e- .-+ Cu 
la anod : Cu -+ Cu2+ + 2e-

Reacţia totală : Cu2 + + Cu -+ Cu -+ Cu2+ 
P~ocesul global constă în deplasarea cupru lui de la anod şi depunerea 

acestma la catod. Concentraţia soluţ\ci de sulfat de cupru nu se modifică. 
Una din aplicaţiile electrolizei cu anozi activi (care se consumă în de

cursu l welect.roliz~i) o <:_o~stituie ele_clrorafinarea (rafinarea electrolitică). Această 
n:ietoda este utilizata m procesul de obţinere a cuprului de mare puritate 
şi pentru recuperarea metalelor preţioase. 

De fapt, rafinarea . electrolitică constituie ultima etapă în metalurgia 
cuprului. 

În baia de electroliză ce conţine ca electrolit o solutie acidulată de 
CuS04 se. introduc o serie de plăci groase de cupru impur şi ~e leagă de ano
dul sursei de curent. Între plăcile anodice se intercalează plăci foarte subţiri 
de cupru pur, legate de polul negativ al sursei de curent (fig. 1.15, a). Pro
cesele ce au loc Ia electrozi sînt cele menţionate mai sus. în aceste conditii. 
trec în s~luţie di~n plă~ile anodice numai ionii de cupru şi ionii impurităfi
lor metalice (Fe, Zn, N1, Co), care se găsesc în seria tensiunilor electrochimice 
înaintea. cuprului. La c.atod se descarcă numai ionii de cupru, potenţialul 
de descarcare a l celorlalţi ioni fiind mai ridicat, aceştia rămîn în solutie. 
~elel~lt.e impur.ităţi (Ag, Au, Pt), cu potenţialul mai electropozitiv, afl~te 
m plac1.lew anodice de cupru se acumulează prin depunere pe fundul băii de 
elec~rohza, Jormînd i:şa-numitu l nămol anodic (fig. 1.1 5, b) care constituie, 
la r111dul sau, o sursa pentru obţinerea acestor elemente. 

+ 

Q b 

Fig. 1.15. Rafinarea cuprului : 
a - baia de e lectroliză ; 1 - plăci anodice ; 2 - plăci catodice din . cupru pur ; 

b - procese redox ce au loc la rafinarea cuprului. 
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Rafinarea electrolitică este un procedeu utilizat şi pentru purificarea 
aurului, argintului, plumbului şi aluminiului. 

Construcţia celulelor se bazează pe acelaşi principiu : metalul brut con
stituie anodul, iar catodul este format din lame de metal foarte pur. Acest 
procedeu este utilizat pentru obţinerea metalelor de o înaltă puritate 
(99,95-99,99%). 

JNTREBARI - PROBLEME 

1. Scrieţi formulele. următorilor compuşi: sulfură de aluminiu, carbonat acid de sodiu (hldro
genoc:trbonat de sodiu), sulfit de calciu, fosfat de nichel (Il), fosfat disodic (hidrogenofos
fat de sodiu) şi determinaţi numerele de oxidare ale atomului central. 

2. Definiţi ce este un agent oxidant, respectiv reducător, din punctul de vedere al transferului 

de electroni. Daţi clteva exemple. 

3; Care sint numerele de oxidare ale: Zr şi, respectiv, Cr în compuşii Zr02 ; H 2Cr04 ; KaCr201 ; 

Na2[ZrCl6). 

4. Cunosclnd numerele de oxidare ale : Cs( + 1 ), Ra( + 2 ), Rb( + 1 ), Se(+ 3), Co(+ 2), Co(+ 3), 
10

3
(-1), Si03(- 2), 803(-3), SiOk-4) scrieţi formulele următorilor compuşi: 

ortosilicat de scanditt borat de rubidiu 

iodat de radiu 
metasilicat de cesiu 
borat de cobalt (I li) 

ortosilicat de radiu 
borat de scandiu 
iodat de cobalt (II) 

(Indicaţie: acidul ortosilicic are formula H 4Si04 , iar cel metasilicic - H 2Si03). 

5. Calculaţi numerele de oxidare ale clementelor subliniate din ionii sau moleculi!le indicate: 

G. Calculaţi numerele de oxidare ale ionilor subliniaţi din compuşii: 

7. Substanţele enumerate conţin elementul azot in diferite stări de oxidare: 

Aranjaţi aceste subshnţe ln ordinea crescăto1re a numerelor de oxidare ale azotului. In
dicaţi reacţiile care permit trecerea azotului dintr-o stare de oxidare ln alta. 

8. Stabiliţi coeficienţii următoarelor reac ţii : 

H 2S + HN03 -> S +NO + H 20 

SnCl2 + HCI + 0 2 --> SnC14 + H20 

H 2S04 + HBr--> S02 + B r 2 + H 20 

NH3 + Oz - . ·o + H 20 

KC103 --> t'C104 + KCI 

9. C.9.re este diferenţa Intre cpnductibilitatc1 firelor metalice şi conduc tibilitatcn soluţiilor? 

10. Considerăm o celttlă galvanică formată din fir de argipt , soluţie de azotat de argint, fir de 

zinc, soluţie de azotat de zinc. 

a) Indicaţ i care sînt catodul ş i anodul ln această celulă galvanică. 

b) Scrieţi reacţiile care au loc la electrozi . 

c) Explicaţi rolul punţii de sare. 

d) Dacă puntea de sare este lnlocuită cu un fir metalic, va mai funcţiona celula? 

e) Care va fi sensul real al curentului în circuitul exterior ? 
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11. Indicaţi construcţia celulelor galvanice care au la bază următoarele reacţii. Stal>ili\.i 'l!a
terialele necesare, indicaţi polaritatea \:Ciulei şi sensul curentului ln circuitul ex lcrior·: 

a) Cu + 2 Fe•+ -+ Cu?+ + 2 Fe2+ d) Hg + 2 Ce•+ -+ H g3-+ + 2 Ce•+ 

b) Cd + Pba+ -+ Pb + Cd3+ e) H 20 2 + 2 H+ + 2 Br--+ 2 H 30 + B r2 

c) Zn + 2 1-1+ -+ z na+ + H , 

12. Calculaţi f.e.m . a celulelor gaivanice indicate: 

a) Fc f Fc2+ 11 Br2, Br- f Pt 

b) Ag f Ag+ f f Cr30~- ; tt+, Cr 3+ f Pt 

c) Pb f PbS04 I soi- f f so:- f H + f PbS04 J Pb02 

13. Fierul (+ 3) poate fi redus la fier ( + 2) de fierul m etalic ? 
14. Folosind tabelul potenţialelor standard indicaţi cltcva metale care pot li folosi te pm1tru 

a reduce ioaii de cupru (+ 2). 
15. Care slnt mărimile ale căror unităţi de măsură sint: volt, coulomb, a~11per, ohm ? Iudicaţi 

relaţiile de legătură între aceste mărimi. , 
16. Pentru electroliza soluţiilor apoase ale următoarelor substan \.e: a) H CI conc„ b) Ca 1

2
, 

c) CdS04 , d) Mg(Cl04)2. e) CH 3 -COONa s-au utilizat electrozi de platină. Scrieţi ecuaţiile 
reacţiilor cc au loc la anod şi la catod şi a reacţiei globale. 

17. Cite grame de plumb, fier, cupru şi argint vor fi depuse prin trecerea a 24,125 coulombi 
prin soluţiile conţinlnd ioni Pb•+, Fe•+, cua+ şi Ag+ ? I 

18. Prin electroliza KCI topită se obţine potasiu metalic. Ce· intensitate va avea curentul 
necesar producerii a 2 g K hi 15 minute? 

19. Piesele inoxidabile care intră în construcţia caroseriei automobilelor s lnl alcătuile din fier 
acoperit cu un strat relativ gros de nichel, iar deasupra acestuia este depus un stra t sub
ţire de crom. Aranjaţi aceste metale !n ordine1 crescătoare a tendinţei de oxidare. Care 
este rolul stratului de nichel şi crom ? 

lNTREBĂRI CU RĂSPUNS LA ALEGERE 

t. C lnd un atom pierde electroni, numărul de oxidare: (1) creşte, (2) desc.reşle, (3) rămlne 
acelaşi. 

2. Clnd un atom acceptă electroni, acesta : (1) se oxidează, (2) se reduce, (3) nu suferă modi
ficarea numărului de oxidare. 

3. Un compus al fierului este oxidat. Acest proces poate consta ht : (1) transformarea ionu
lui Fe•+ ln Fea+, (2) ionului Fe2+ ln Fe•+, (3) ionului Fe•+ !n fier elementar. 

.S. fn reacţia: 2 NaBr + Cl2 -+ 2 NaCI + Br2, ionul de brom ( 1) cedează electroni, ( 2) este 
redus, (3) este agent de oxida re. 

5. Care dintre următoarele reacţii nu este un proces redox : ( 1) obţinerea hidrogenului din 
aciz4(2) reacţia de combinare dintre hidrogen şi clor, (3) reacţia dintre azotatul de argint 
şi acidul clorhidric. 

G. Una dintre următoarele substanţe a~ţionează ln mod obişnuit ca agent reducător: (1) 
Cl2 , (2) Fe2(S04)a, (3) H 2S. 

7. Numărul de oxidare al fierului in pirită este (1) + 2, (2) + 3, (3) + 4. 

8. ln reacţia a cărei ecuaţie este : 

l\fo02 + 21- + 4 H+-+ Mn 2+ + 12 + 2 H 20 

Ionii tt+ joacă un rol de: (1) agent ox idant, (2) agent reducător, (3) mediu de reacţie. 

9. In reacţia Pb+ 2 Ag+ -+ PbH + 2 Ag agentul reducător est e: (1) Pb, (2) Ag+, (3) Pb•+. 
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10. Care dintre perechile de semicelule poate fi utilizată pentru a determina potenţialul stan 
dard de oxidare al zincului : 

( 1) Zn, z n2+ (1 M) şi Ag, Ag+ (1 M) 

(2) Zn, 7.n2+ (1 M) şi H 2 , tt+ ( 1 M) 

(3) Zn, z na+ (1 M) ş i Cu, Cu2 -1 ( 1 M) 

11. ln orice celulă galvan ică (1) f.e .m. arc valoarea negativă, (2) oxidarea are loc la anod ln 
timp ce reducerea are loc la catod, (3) electronii circulă de la o semicelulă la alla prin 
puntea de sare . . 

12. Pe baza potenţialelor stan dard, indicaţi car e dintre reacţiile menţionate slnt spontane: 

13. Tensiunea maximă care poate fi obţinută cu ajutorul unei celule forma tă din zinc metalic 
şi ioni Ni2+ este 

(1) - 0,25 V, (2) +0,51 V, (3) + 1,01 V. 

14. Considcrlnd o celulă galvanică in care are loc reacţia : 

Mg(s) + Cu2+(aq)-+ Mg2+(aq) + Cu(s) 

potenţialul maxim al celulei va E : (1) + 2,03 V, (2) + 2,71 V, (3) - 2,03 V. 

15. Dacă un mol de lvlg reacţionează conform ecuaţiei de mai sus, numărul total de n1oli de 
electroni transferaţi va fi : ( 1) 3, (2) 2, (3) 1. 

lG. Prin electroliza unei S()lutii de AgN03 ionii de argint sint : (1) reduşi la anod, (2) reduşi 

la catod, (3) oxidaţi la a nod . 

17. Se efectuează el11ctroliza unei soluţii d e CuS04 folosind electrozi de g rafi t . In timpul pro
cesului numărul 1omlor din soluţi e: (1) creşte, (2) scade, (3) rămin e acelaşi. 

18. Utilizînd electrozi de cupru, se trece prin soluţia de CuS04 o sarcină elec trică Q = 2F. 
Numărul de grame de cupru depus la catod est e: (1) O, (2) 31,78, (3) 63,55. 

19. Numărul de electroni necesar depunerii unui mol de ioni de crom (+ 3) este: (1) 1 N, 
(2) 2 N , (3) 3 N . 

20. Prin electroliza unei soluţii de azotat de argint, utilizlnd un curent de 2 A timp de 15 min 
se depune o cantitate de argint de aproximativ: (1) 0,03 g, (2) o,5 ,;, (3) 2 g . 

PROBLEME 

1. Cite grame d e fier slht necesare pentru a reacţiona complet cu 4 I soluţie 2 M de clorură 

de staniu ? ( IV). Ecuaţia reacţi ei este: 

SnC14 + Fe-+ FeCl2 + SnCl2 

R. 4·18 g ~"·e 

2. Calculaţi volumul de soluţie 0,5 M SnCl2 necesar pentru a reacţion·„ total cu 40 ml soluţie 
0,25 M FeCl3 • 

R. 10 ml 

3, Ce volum de soluţie 0,2 M SnCl2 est e necesar pentru a reduce 100 g Hg~Cl2 la mcrru r 
m etalic ? 

n. f.::' 1,'l'I· 1 

4.. Sedeţi reacţia descompunerii termice a cloratului de potasiu. Cakulaţi volumul de oxi- . 
gF.ll ce:m ltat prin descompunerea a 50 g KCI03„ 

R. 13,7 J 
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5. Se dă ecuaţia reacţiei : 

Pb + HN03 -+ Pb(N03)2 + H 20 + NO. 

Stabiliţi coeficienţii şi calculaţi cantitatea de plumb necesară pentru a se forma 2 litri 
de oxicl de azot precum şi volumul de soluţie O, 1 M de HN03 consumat. 

R1• 27,8 g 

R ,. 3,58 1 sol 0,1 M HNO, 

6. Acidul sulfhidric se poate obţine prin reacţia dintre iodură de potasiu şi acid sulfuric con
form ecuaţiei: 

Kl+ H 2S04 -+ KHS04 + 12 + H 2S + H 20 

Stabiliţi coeficienţii şi calculaţi volumul de H 2S gaz (ln condiţii normale de tempera
tură şi presiune) care se va obţine prin tratarea a 133 g Kl cu 300 ml H 2S04 de concen
traţie . 6 M. 

(Indica/ie: stabiliţi şi cantitatea de H 2S04 ln exces.) 

7. Prin prăjirea a 73,6 g calcopirită (CuFeS2) ln 400 1 aer (ln condiţii normale) se formează 
Cu2S, F~03 şi S02 • Scrieţi ecuaţia reacţiei şi determinaţi conţinutul procentual al ames
tecului gazos care se formează . 

R. 81,3 % N 2, 3,4 % S02 ; 15,3 % O,. 

8. Două plăci de metal constituite din acelaşi metal {li avlnd aceeaşi masă slnt introduse 
una lntr-o soluţie de cupru, iar cealaltă ln soluţie de sulfat de mercur (+ 2). După 
un timp oarecare se constată că masa plăcii introduse ln soluţia de C uS04 scade Cl! 3,6 %, 
iar masa celei de a doua plăcuţe creşte cu 6,675 %· Scăderea concentraţiei molare a 
ambelor soluţii este aceeaşi. Să se stabileas.că despre ce metal este vorba şi să se calcu
leze echivalentul chimic al acestuia, ştiind că arc tendinţa de a forma ioni încărcaţi cu 
două sarcini. Scrieţi ecuaţiile reacţiilor redox. 
(Indica/ie: notaţi cu a masa plăcii, cu t.m - variaţia masei plăcii, cu n - numărul de 
moli schimbaţi cu soluţia şi cu A - masa atomică a metalului.) 

R. A = 112, deci este cadmiu ; E = 56. 

9. Se trece un curent de 10 A prin clorură de magneziu topită timp de 15 minute. 

a) Scrieţi ecuaţiile proceselor ce au loc la electrozi. 
b) Ce cantitate de magneziu metalic se depune? 
c) Ce volum de clor gazos se degajă la anod (ln condiţii normale)? 

R. 1, 12 g Mg ; 1 l Cl1• 

10. Se supune electrolizei o soluţie de CdSO, utilizlnd electrozi inerţi. 

a) Scrir.ţi ecuaţia proceselor care au loc la electrozi. 
b) tn cit timp se vor depune la catod 3 g de cadmiu dacă se foloseşte un curent de 3,2 A? 
c) Calculaţi volumul de oxigen ce se degajă la anod. 

R. 27 min ; 0,3 I. 

11. tn cit timp se degajă 2 l de oxigen (măsuraţi ln condiţii normale de temperatură şi 

presiune) prin electroliza unei soluţii de acid sulfuric, folosind un curent de 2 A ? 

R. 4,79 ore 

12. Care este intensitatea curentului necesar pentru a elibera O, 1 moli hidrogen prin electro
liza unei soluţii acide timp ·de o oră ? 

R. 5,36 A 
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13. Un aliaj al argintului cu zincul conţine 80 % argint, 2 g din acest aliaj slnt trecute ln 
soluţie iar soluţia astfel obţinută este supusă electrolizei cu ajutorul unor electrozi de Pt. 
Ce sarcină electrică este necesară pentru depunerea integrală a celor două metale? 

R. 2 611,93 C 

14. Prin electroliza unei soluţii saturate de KHSO, utilizind electrozi de platină şi valori ri
dicate ale intensităţii curentului se constată că la catod se degajă un gaz, ia r ln veci
nătatea anodului se depune un precipitat alb. Analiza prccipit_atului uscat arată că 

acesta conţine 28,77% K, 23,65% S ş i 4'7,58% 0 2 (în procente de masă). Masa mole
culară a compusului cc formează precipitatul este 270. Care este formula moleculară 

a precipitatului ? 
R. K,S,O, 

. ------~ ·~-~·------ -~~ 



2. 
E-NERGIA CHIMICA $1 ENERGIÂ TERMICA 

Pină in secolul nostru unica sursă de energie utilizată a fost energia 
so lară. Aceasta se înmagazinează sub formă de energie chimică, prin pro
ces ul de fotosinteză , în surse regenerative (apele, lemnul) sau în combusti
bili fosili (cărbune, petrol, gaze), a căror formare durează milioane de ani. 

Energia chimică a comb ustibililor se poate transforma în energie ter
mică (vezi fig. 1.1) în decursul reacţiilor chimice. Astfel, din cantitatea totală 
de materia le supuse proceselor chimice, mai mult de jumătate, adică aproxi
mati v 3 ·109 t one sînt consumate anual în întreaga lu me pentru producerea 
ae energie. 

Cantităţi uriaşe de cărbune, cocs, ţiţei, gaze naturale şi lemn supuse 
reacţiei chimice cu oxigenul, respectiv arderii, pun în libertate căldură care 
est.~ transformată în lucru mecanic util. 

Pentru obţinerea energiei electrice se consumă cantităţi mari de căr
buni, şisturi şi hidrocarburi. Deoarece rezervele de hidrocarburi se epui
zează rapid, pe plan mondial, în viitor va creşte mai ales producţia de energie 
electrică pe bază de cărbuni şi se vor utiliza mai mult energia hidroelectrică 
si cea electro-nucleară. 
·' 

ln viitor, în dezvoltarea bazei energetice se pune accentul pe utilizarea 
_combustibililor solizi, extinderea construcţiei de hicfrocentrale, _·construirea 
de centrale nucleare şi folosirea formelor noi de energie - solară, geotermică, 
a vînturilor, biogazul - restrîngîndu-se consumul de hidrocarburi. 

ln scopul evaluării cantităţilor de căldură obţinute prin arderea com
bustibililor, este necesar să se cunoască efectele termice ale acestor reactii 
precum şi legile care guvernează astfel de transformări. Din aceste moti~e, 
în cele ce urmează se vor prezenta unele noţiuni ş i legi fundamentale ale 
termochimiei. 

Termochimia este ramura chi!11iei ce se ocupă cu ~ ludiul e[er.lelor calorice 
ce lnsoJesc reacţiile chimice. 

Chimia. una din ştiinţele naturii, stud :ază frnomi>nclc r himice al.îl" din 
punct de vedere microscopic cit şi macroscopic. k a .Hi precedenţi în 1nvă
ţarea chimiei s-a pus u n accent deosebit pe : structura substa ri ~elor, inter
acţiile ce apar între particulele constituente (at0mi. foni, molecule), pro prie
tăţile acestor substanţe determinate de tipul de interacţie caracteris tică. 
!ntr-o măsură mai mică s-a studiat aspectul macroscopic al fen omenelor 
chimice : degajare de căldură, schimbare de culoar e, formare de precipit at etc. 

În studiul sistemelor din punct de vedere macroscopic nu se ţine seama 
de struct ura inlernă (corpusculară) a acestora, ci n umai de mărimi 1năsu

rabile, ca : masă, volum, temperatură, presiune etc. 
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Prin sistem se înfelege un ansamblu de corpuri care poale fi delimitat con
ventional de mediul înconjurător şi care în timpul t!volll fiei se comportă ca w1 
îni;eg. St area unui sis tem est e definită prin totalitatea proprietăţilor lui 
măsurabile. 

Sist emele pot fi omogene sau eteroge ne. 
Sistemele omogene sînl acelea în care orice porfiune, oricîl de mica, are 

propri et<l ţi identice cu restul sistemului. Spre exe mplu : gazele, sol uţiile . P utem 
spune că un sistem omogen este format din tr-o singură fază . 

Prin iază se înţelege o porfi une dintr- un sistem, cu propri etăţi identice î1t 
/oală masa ei şi separată de restul sistemului prin supraf'efele de separare. De 
exemplu solutia de zahăr este un sistem monofazic, deci un sistem omogen ; 
la fel ae;ul, u~ amestec de gaze. Sistemul - ulei-apă este fo rmat din două faze , 
iar sistemul format din gheaţă-apă-vapori de apă este un sistem trifaz ic. 

Sistemele formate din două sau mai multe faze se numesc sisteme ctero~ 
gene. 

Aceste noţiuni sînt ab::;olut necesare în înţelegerea studiului energetic 
al reacţiilor chimice. 

2.1. FENOMENE EXOTERME ŞI FENOMENE ENDOTERME 

1n general, fenomene.le fizice ş i chimice sînt însoţi te de absorbţ ie sa u 
degajare de c;;ld nr1, nu \ni tă efect termic. 
E. în două palrnre E rlen mt'yer se iau cîte 50 ml _ap~ distilat~ şi în f~ecare 

pahar se m.·.„. „-,::?. ci te un l er mometru_. prin m termedrnl_ unm d op 
gă urit. :; e măşv::>ră a·1oi t emperatnra în fiecare. pahar. În prim ul pahar 
se introduc 10 g NaO\-I solid , în al doilea 10 g NH4.cl solidă ş i se agită 
"în amlwh. l-rt:~nrL ;.)e miboară t e1.1peratura soluţiilor ob\:inute. 
Observaţie. Se. curis~ :> ~ [1 că t emper atura soluţiei în primul pahar creşte, 

pe măsură ce are 10• d; zolvarea, în t imp ce în cel de-al doilea pahar t em
perat ura soluţiei scade. Deci, dizolv area are loc cu degaj are sau absorbţie 

d e căld ură. 

E. I Se iau într-o eprubetă floare de sulf şi pilitură de fier în cantităţi stoe
chiometrice (raport de masă 4 /7) şi se încălzeşte amestecul. 

Observa/ie. Se constată că după începerea reacţiei, chiar dacă se înde
părtează sursa de căldură , masa de reacţie rămîne în continuare incandes
centă, topind chiar sticla eprubetei. Aceast a se poate explica numai printr-o 
degajare mare de căldură . 

E. I Într-un pahar Erlenmeyer se introduc 30 ml soluţie hidroxid de bariu 
(0,4 N) şi se măsoară temperatura soluţiei. Se adaugă apoi 20 ml soluţie 
concentrată de sulfocianură de amoniu (1 N). 

·observa/ie. După cîteva min"ute se simte un miros de amoniac ş i măsu

rînd temperatura soluţiei se constată că aceasta a scăzut. În această expe
rienţă sistemul a absorbit căldură din mediul înconjurător. 

l n concluzie, din punctul de vedere al modului în care arc loc schimbul 
de că.Id ură cu mediul înconj urător, fenomenele pot f i : exoterme ş i endo

ter me. 
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În continuare, vom căuta să aprofundăm aspectul energetic al reacţiilor 
chimice. 

a. Ileaeţii exoterme sau exoenergetiee sînl . reacfiile în care se degajă 

ctlldură. Spre exemplu, reacţia de sinteză a sulfurii de fier. Pentru repre
zentarea corectă a fenomenului se scrie ecuaţia termochimică a reacţiei în 
care apare şi căldura de reacţie, notată cu Q. De asemenea, se notează şi sta
rea de agregare a reactanţilor ş i produşilor de reacţie. Pentru starea solidă 
se foloseşte notaţia (s) ; pentru starea lichidă notaţia (1) ; pentru starea ga
zoasă notaţia (g). Necesitatea de a indica starea de agregare rezidă în faptul 
că valoarea căldurii de reacţie depinde de starea de agregare atît a reactan
ţilor cit şi a produşilor. Pentru soluţii apoase se foloseşte notaţia (aq). 

Ecuaţia reacţiei de sinteză a sulfurii de fier, ţinînd seama de efectul 
termic, este: 

Fe(s) + S(s)-+ FeS(s) + Q 

Căldura de reacţie în acest caz este notată cu +Q, deoarece aceasta 
poate fi considerată ca un produs al reacţ.iei. 

b . Ileacţiile endoterme sau endoenergetiee sînl reacţiile în care se absoarbe 
căldură. De exemplu, reacţia dintre hidroxidul de bariu şi sulfocianura de 
amoniu. 

Ecuaţia termochimică a reacţiei din experienţa a treia se poate scrie : 

Ba(OH)z(aq) + 2 .NH4SCN(aq) + Q-+ 

-+ Ba(SCN)z(aq) + 2 NH3(g) + 2 H20(1) 

în care căldura de reacţie apare ca un participant la reacţie, ca un reactant, 
fiind scrisă în membrul stîng al ecuaţiei. ln mod obişnuit, căldura de reacţie 
se trece în membrul drept al ecuaţiei şi în reacţiile endoterme, dar cu sem
nul -, astfel că ecuaţia reacţiei devine : 

Ba(OH)z(aq) + 2 NH4SCN(aq) -+ 

-+ Ba(SCNh(aq) + 2 NHa(g) + 2 H20(1) - Q 

Exemplele date pînă acum ridică unele probleme, şi anume : 
- Ce cantitate de căldură poate fi degajată sau absorbită într-o reac-

ţie chimică ? 
:_ De unde provine această căldură? 

- ln ce condiţii energetice poate aYea loc o reacţie chimică? 
La toate aceste întrebări răspunde termochimia. 

Teme. 1. lntr-o capsulă puneţi o cantitate mică de oxid de calciu, iar deasupra adăugaţi 
clteva cristale de iod. Cu o pipetă lăsa ţi să cadă cite,·a picături de apă peste sub
stanţele solide. Observaţi ce fenomene au loc şi explicaţi el e cc se degajă vapori 
violeţi? Cc fel de reacţie este stingerea varului? Scrieţi ecuaţia termochimică a 
reacţiei. 
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2. Intr-o eprubetă introduceţi o soluţie d e azotat de argint. Măsuraţi temperatura 
soluţiei şi apoi introduce'ţi o bucăţică de bandă de magneziu. Urmăriţi variaţia de 
temperatură şi scrieţi ecuaţia termochimică a reacţiei. 

• 
( 

2.2. CALDURA DE REACŢIE 

2.2.1. ENERGIA INTERNĂ 

Experienţele executate în laborator, precum şi numeroasele procese 
utilizate în tehnologia chimică arată că sistemele care suferă transformări 
chimice se încălzesc sau se răcesc. Pentru a fi menţinute la temperat.ură 
constantă, aceste sisteme trebuie să cedeze, respectiv să preia căldură de 
la mediul exterior. 
.t~ . ·1 Într-o eprubetă se introduce o granulă de zinc peste care se adaugă 

o soluţie diluat'ă de acid clorhidric. Se constată că eprubeta se încă!~ 
zcşte cedînd căldură mediului exterior şi că are loc o degajare de hi
drogen . 

Deci pe lîngă efectul termic al reacţiei se constată o modificare a vo
lumului. Luînd în considerare un mol de zinc, reac·ţia acestuia produce dega
jarea unui mol de hidrogen care la temperatura camerei (27°C) dezlocuieşte 
un volum de 24 l aer. Prin aceasta sistemul efectuează un lucru mecanic 
de expansiune. 

Variaţia totală a energiei sistemului se datoreş te atît schimbului de 
căldură cit şi lucrului mecanic de expansiune. Interacţia sistemului cu mediul 
înconjură lor este prezentată schematic -îrr-iîgura 2.1. 

L = - F·tl.l, 

unde F este forţa, iar tl.l deplasarea. Semnul minus intervine deoarece sis
temul cedează energie sub formă de lucru. Înmulţind şi împărţind cu S (aria), 
relaţia devine : 

F 
L =-- ·M·S. s 

F 
Ţinînd seama de definiţia presiunii, p - S, precum şi de faptul că variaţia 

de volum Â. V = S ·Â.l, se obţine : 
L - p ·fl.V. 

Dar din legeâ gazelor perfecte : 
ptl. V = tl.nRT, 

unde pentru exemplul nostru : tl.n = 1 mol, T = 300 K, R = 8,31 
J ·grad-1 ·mol-1 se pot calcula: 

L = - 1 mol ·300 K ·8,31 J / mol ·K __:_2 493 J 

= -2,5 kJ 

Căldura cedată de sistem (notată de asemenea cu semnul minus) se · 
poate măsura cu ajutorul calorimetrului, obţinîndu-se 152,15 kJ. 

\ 
I 

: Cald. ră 

Fig. 2.1 

Mediul 
inconjurr:i'lor 
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Variaţia totală a energiei sistemului (denumită energie internă), . st. 
notează cu D.U, se obţine prin însumarea lu crului de expansiune L şi a căl
d11rii Q: 

D.U = L + Q. 
Sau, ţinînd seama de expresia lucrului de expansiune 

D.U = Q - p ·ll V, 
pentru sistemul considerat 

D.U = -2,5 - 152,15 = - 154,65 kJ 
Valoarea absolută a energiei interne într-o anumită stare (U1) nu se 

poate evalua. Sînt accesibile determinărilor numai variaţiile acesteia, cînd 
sistemul trece într-o altă stare energetică, U2 (ÂU = U2 - U1). 

Variaţi[!. e nergiei interne a unui sistem este egală cu suma variaţiei ener-
giei interne · a elementelor ce alcătuiesc sistemul._ _ • . . _ . 

Energia internă, lucrul mecanic ş i că ldura se masoara m. a~eleaş1 umtaţ1. 
în S.I. unitatea pentru energie este .ioule, în termoch1m1e se foloseşte 

frecvent o unita te tolerată: caloria. (Măsurători precise au arătat că sînt 
necesari 4,, 185 jouli pentru a ridica temperatura unui gram d.e apă cu 1°. de 
la 14,5°(. la l 5,5°C. Această cantitate de energie poartă denumirea de calorie). 

Variaţia energiei interne are loc ca urmare a .variaţiei energiei d~ trans
laţie (.6 Unans.), de vibraţ.ie (D.Uvibr.) şi de rotaţie <D:?rotad a part~c~lelor 
constit uente ale sistemului, precum şi a variaţiei encrgulor de legat.ura mtra
moleculară (D. Uint•a.) şi intermoleculară (!:l. U10~cr) Deci, se poale scrie : 

ÂU = flU1rans. + flUv1br. + AUrot. + ÂU1ntrn. + ÂUinter, 
Primii trei termeni definesc energia termică a sistemului, iar ultimii 

dul termeni definesc energia de legătură . Termenul Â U intra. reprezintă ener
gin necesară pentru a rupe legăturile dinţ.re atomii care alcătuiesc molecula, 
iar Â Uintcr. se refer~ la interacţ.iile dintre molecule. . . 

în figura 2.2 sînt reprezentate cele trei for~e de mişcare ~ parbculel~r 
care intră în structura moleculelor: de translaţie (a), de rotaţie (b), de v1-
braţ. i e (c) - particularizat la molecula de H20 . 

a 

~ I 
b 

a 

Fig. 2.2 . .l\1odelarc11 mişcării unei moler-ule de apă: 
a -· mişca re de translaţie; b - mişcare de rotaţie ; c - · mişcare de vibraţie. 
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În stare gazoasă, toate cele trei forme de mişcare sînt posibile, energia 
cin et!că a moleculei fiind egală cu suma energiilor caracteristice celor trei 
forme de mişcare. În stare lichidă, libertatea de mişcare a moleculelor· scade, 
iar în stare solidă mişcarea se reduce la vibraţia moleculei în jurul unei po
ziţii fixe, deci şi energia cinetică scade. 

Reacţiile chimice se pot efectua, practic, Ia volum constant sau Ia pre
siune constantă. 

Dacă reaţiile au Ioc la volum consfllnf, variaţia de volu m va fi egală cu 
zero (6. V = O), deci lucrul mecanic de expansiune va fi nul. 

L = - pAV =O 

Ca urmare, în ast fel de cazuri variaţia energici .interne este egală cu căl
dura de rea cţie : 

AU = Q„ 

La volum constant, căldura absorbită de sistem serveşte exclusiv la 
creşterea energiei sale interne. 

Marea majoritate a reacţiilor chimice au loc 1116~: ~ '.'. presiune conslanlcl. 
În condiţii izobare (p = constan t) expresia vari aţiei energiei interne 

AU == Q - p· Ll V se poate scrie : 

de unde 
tl. V = Q - A(p· V) 

QP =AU+ A(pV), sau 

Qp = A(U + pV) 

Paranteza, reprezentînd însumarea energiei interne cu lucrul necesar ocupării 
de către sistem a volumului său propriu la presiune constantă, se nllmeşle entalpie 
şi se notează cu H. Deci, prin definiţie, 

ln = U+ pv ] 
Cu această notaţie expresia căldurii de reacţie la presiune constantă 

devine: 

QJJ = 11II 

În concluzie, căldura de reacţie, în cazul reacţiilor chimice la presiune 
constantă, este egală cu variaţia de entalpie a sistemului, adică cu diferenta 
dintre entalpia finală a sistemului şi enta lp ia iniţială a acestuia 

f1H = :EHprocluşi de rcac\ie - :EH reactanţi 

2.2.2. CALDURA DE FORMARE 

Să considerăm reacţia de ardere a carbonului (grafit) : 

C(s) + 0 2 (g)-)- co2 (g) + Q 

Reacţia este puternic exotermă. Pentru a· s~ forma un mol de C02 dintr-un 
mol de carbon şi un mol de oxigen sistemul cedează 393,2 kJ. 
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Varia/ia de entalpie a sistemului în reacfia de sinteză a unui mol de sub- -
stanfă din elementele componente reprezintă căldura de formare. 

Entalpia de formare a unei substanţe depinde de condiţiile în care se 
găseşte substanţa. În scopul utilizării lor în calcul, se iau în consideraţie 
valorile entalpiilor de formare în aceleaşi condiţii. 

Pentru a obţine mărimi echivalente, compuşii şi elementele în stare pură 
din care acestea se formează sînt luaţi convenţional în starea standard, adică 
la presiunea de 1 atm şi o tem_peratu~ă de 25°C. Convenţional, entalpia untii 
element este considerată zero. Dacă o \iubstanţă există sub mai multe stări 
alotrope, ca stare standard se alege forma cea mai stabilă. În cazul soluţiilor, 
ca stare standard se consideră soluţiile de concentraţie 1 1\1. Entalpiile de 
formare standard se notează cu HJ, se exprimă în k.J / mol şi sînt date în 
tabelul din anexa 2, fiind măsurate la 25°C şi la presiunea de 1 atm. 

Să examinăm datele prezentate în tabelul 2.1. 
Tabelul 2. 1 

Rcac\ia Denumirea Căldura 111olarf• I Entalpia molară 
co11111uis11lu i for nml ele formare Llc Cornrnrc li/ 

H2(g) + 1 /2 0 2(g) --+ Il2 0(g) apă-gaz + 241,60 - 241,60 
J I2(g) + 1 /2 0 2(g) --+ H 20(1) apă +285,49 - 285,49 

C(s) + 0 2(g) - co2(g) dioxid de 
carbon + 393,2 -393,2 

C(s) + 2 II2(g) --+ CH4(g) metan + 74,82 - 74,82 

Ca(s) + 1 /2 0 2(g) -+ CuO(s) oxid ele calciu + 634,94 - 634,94 
2 Al(s) + 3/2 0 2(g) --+ Al2 0 3(s) oxid ele 

alumin iu + 1670 - 1 670 

Ca(s) + C(s) + 3 /2 0 2(g) --. CaC03 (s) carbona t de 
calciu + 1205,93 - 1 205,93 

1 /2 N2(g) + 1 /2 0 2(g) --. NO(g) oxid de 

azot ( +2) - 90,29 + 90,29 

C(s) + 2 S(s) _, CS2(g) sulfură de 

I 
- 87,78 + 87,78 

carbon 

Pentru a evita confuziile legate de existenţa în literatură a două con
venţii diferite pentru stabilirea semnelor efectelor termice precizăm urmă
toarele : din punct de vedere t ermochimic, semnul efectului termic se defi
neşte în raport cu mediul exterior. Dacă mediul exterior primeşte căldura de 
la sistemul de r.eacţie, efectul termic Q se consideră pozitiv, iar dacă mediul 
exterior cedează energie sistemului, efectul termic este considerat negativ. 

O altă convenţie foarte des utilizată constă în ,a aprecia schimbul de 
căldură în raport cu sistemul. Astfel, dacă sistemul absoarbe căldură, efectul 
termic se consideră pozitiv, iar dacă cedează căldură efectul termic este ne
gativ. Efectul termic este egal ca mărime şi semn cu variaţia de entalpie H. 

De exemplu, procesul de ardere a grafitului se poate exprima prin ecua
ţia termochimică de tipul: 

C(s) + 0 2 (g)--+ C02 (g) + 393,2 k.J 
sau indicînd 'variaţia de entalpie: 

C(s) + 0 2 (g) --+ C02 (g) Di.H = -393,2 k.J 

În cele ce urmează vom utiliza această ultimă convenţie. 
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În functie de valoarea căldu
rii de form~re a diferitelor sub
stanţe se pot trage concluzii asupra 
stabilităţii substanţelor. Astfel, în
trucît în reacţia de sinteză a apei 
se degajă căldură, înseamnă că ener
gia _potenţială a sistemului scade şi, 
conform principiului minimului de 
energie, sistemul trece într-o stare 
mai stabilă, HJtt,o < O. 

În reactia de sinteză a aci
dului iodh.idric: 

1/2 H 2(g) + 1/2 I2 (g) ~ HI(g) 

f:.H = 25-, 9 Id 

lu/mol 

•200 

+100 

o 

-100 

-20 

-3 

se absoarbe căldură, deci H~HI(g)= 
= 25,9 k.J /mol. · 

-1,00 
COz(g) 

Na Cl (s) 

Cre
1
sle stabilitatea . Reacţia de formare a acidului 

iodhidric este endotermă şi deci en
talpia acidului iodhidric este mai 
mare ca a elementelor din care se 

Fig. 2.3. Stabilitatea substanţelor in func
ţie. de căldurile de formare. 

formează. Sistemul este mai puţin stabil, deoarece HI s-a obţinut cu 
sorbţie de căldură din mediul înconjură tor. 

În concluzie, o substanfă este cu atît mai stabilă cu cit entalpia ei de 
mare este mai mică. 

ab-

for-

În figura 2.3 sînt reprezentate cîteva călduri de formare şi este indicată 
creşterea stabilităţii în funcţie de ac estea. 

Teme. 1. Cunosclnd căldurile de formare ale hidracizilor, indicaţi variaţia stabilităţii acestora. 
2. Comparlnd cntalpiile de formare standard (din anexa 2) ale următorilor oxizi: 

H2 0(g), S02(g), NO(g), C02(g), aranjaţi-i in ordinea descrescătoare a stabilităţii 

lor. 

2.2.3. VARIAŢII DE ENTALPIE TN REACŢIILE CHIMICE 

În reacţia de oxidare a aluminiului se degajă 1 670 kJ pentru a se forma 
un mol de oxid de aluminiu 

f:.H1 = -1 670 k.J 

Dacă se formează doi moli de oxid de aluminiu, conform reacţiei: 

4 Al(s) + 3 0 2 (g)--+ 2 Al2 0 3(s) 

căldura de reacţie este : f:.H 2 = -3 340 kJ . 
Prin urmare, într-o reacţie chimică variaţia de entalpie este funcţie de 

numărul de moli ai fiecărui component participant la reacţie. Generalizînd 
se poate scrie : 
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în care : nv 
Hp 
n, 
Hr 

= numărul de moli ai produşilor de reacţie, 
= entalpiile produşilor de reacţie, 

= numărul de moli a i reactanţilor, 
= entalpiile reactanţilor. 

2.2.3.1. Variaţia de entalpie În reacţiile exoterme 

În reacţia de ardere a monoxidului d e carbon se degajă o cantitate mare 
de că ldură: 282,57 kJ. 

H 

H reactant i 

\ o 
6H<0 

' 

_ _ _ ____ H p,..odusi 

Coordonată de reacţie 

CO(g) + 1/2 0 2 (g) ~ C02 (g) 
P entru aceas tă reacţie, variaţia de ental
pie va fi: 

ÂH = H CO,(g) - (H CO(g) + 
+ 1 /2 H o,c g)} = -282,57 kJ 

de unde rezultă că : 

H co,Cgl < H co(i:) + 1/2 H o,fg) 

D eci reactiile exoterme sînt reactiile în 
care entalpia ' totală a reactanţilo~ este 
mai mare decît entalpia totală a produşilor 
de reacţie (fig. 2.4) variaţia de entalpie 
fiind mai mică decît zero, 

Fig. 2.4. Varia ţia entalpiei de 
reacţie ân procesele exoterme. I ÂH < 0 I 

-
Diferenţa de entalpie este căldura de reacţie cedată mediului încon-

jurător. 
Toate sistemele în care au loc transformări, deci ş i reacţii chimice, 

au tendinţa de a trece într-o stare cu energie minimă. În consecinţă, 
marea majoritate a reacţiilor chimice care se produc spontan sînt reacţii 
exoterme, în· care ÂH < O. 

2.2.3.2. Variaţia de entalpie în reacţiile endoterme 

În reacţia d e obţinere a gazului de sinteză, prin trecerea vapo
rilor d e apă peste cărbune la 600°C, se absoarbe continuu căldură. Ex
perimental s-a măsurat că pentru ob ţinerea unui mol de oxid de carbon 
şi a unui mol de hidrogen sînt absorbiţi 131,25 kJ. 

Reacţia care are loc est e : 
H2 O(g) + C(s) ~ CO(g) + H 2 (g), 

iar variaţia de entalpie a sistemului va fi : 
ÂH = (H coCgl + HH, (gi) - (Hn,oCa) + H cCs>) = 131,25 kJ 

de und e rezultă : 
H co( g) + HH,(r:) > HH,O(g) + H c(s) 

Prin urmare, reacJiile endoterme sînt reacţiile în care entalpia totală 
a reactanţilor este mai scăzută decît cea a produşilor d e reacţie şi deci 
variaţia de entalpie este mai mare ca zero (fig. 2.5). 

I ÂH >ol 
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În aceste reacţii, entalpia totală a sis
temului creşte. Diferenţa de entalpie cores
punde căldurii absorbite din mediul î.n
conjurător, sub formă de căldură de reacţie. 

Temă. 1. Calculaţi variaţia de entalpie a reacţiei de 
stingere a varului şi reprezentaţ i grafic 
această variaţie (utilizaţi datele din ane

xa ""2). 

2, Calculaţi variaţia de entalpie pentru re-

acţia: 

H 

rodu I 

6H>C 

H reactanti 

'--~~~~~~~-~ 

Cwrdonată de reac,fie 
Reprezentaţi gra!ic variaţia de entalpie 

HJc,11,o,1rl = - 526,68 ·kJ 
Fig. 2.5. Variaţia entalpiei de 
reacţie în procesele en.dote11me. 

2.2.4. LEGEA LUI HESS 

În reacţia de oxidare completă a grafltuiui (ardere). pentru un mol de 
substanţă s-a determinat experimental o t!egajare de căldură de 393,2 kJ. 

C(s) + 0 2(g) ~ C02(g) A.H = -393,2 kJ 
Aceeaşi cantitate de grafit (1 mol) prin oxidare numai pîn.ă la monoxid 

de carbon produce o degaLa re de 110 4 kJ. 

C(s) + 1/2 0 2 (g) ~ CO(g) ÂH1 = -110,4 kJ 
Experimental s-a măsurat căldura de reacţie şi la oxidarea unui mol 

de monoxid de carbon : 
CO(g) + 1/2 0 2 (g) ~ C02 (g) 

D..H2 = - 282,8 kJ 
Schematic, cele trei reacţii se pot reprezenta ca în- figura 2.6. 
Se observă că suma celor două călduri de reacţie, de oxidare parţială 

a grafitului şi de oxidare a monoxidului de carbon, reprezintă tocmai căl
dura de ardere (oxidare completă) a unui mol de grafit, şi anume ca .: 

ÂH1 + ÂH2. = ÂH. 

Date experimentale confirmă că la obţinerea unui mol de dioxid de car
bon se degajă 393,2 kJ, indiferent dacă reacţia are loc direct, por'nind de la 
elemente (C ş i 0 2 ) sau dacă reacţia are loc în etape, intermediar obţinîndu-se 
monoxid de carbon. 

î n 1840, fizicianul rus G. H. Hess, în urma unor experienţe şi a studierii 
din punct de vedere termochimic a unor reacţii chimice, a emis o lege, nu-
mită legea lui Iless : căldura absorbită 
sau degajată într-o reacfie chimică este C(sl ____ _ o..::2-( "'"g,-) --~co2( g 
constantă si este determinată numai de starea -393,2kJ 

~ ~~ 
ini fi ală şi de starea finală a sisiemufoi, indi-· -o~ 0 

-~ 

ferent de calea urmată de reacfie. -f-..,. 

Prin urmare, dacă .o reacţie are Joc în 
mai multe etape, suma algebrică a căl ~l u ri CO(g) 

lor de reacţie este egală cu căldura totală Fig. 2.G. Schema reacţiei de ob-
a reacţiei. tinere a C02• 
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Se constată că ecuaţia reacţiei globale se obţine prin însumarea 
ecuaţiilor reacţiilor intermediare. De asemenea, efectul termic global 
se obţine prin însumarea efectelor t ermice ale etapelor intermediare. 
De aici rezultă că asupra ecuaţiilor termochiniice se pot efectua 
acele~~i operaţii ca şi asupra ecuaţiilor algebrice, adică se pot aduna, scădea, 
amphfica <::u anumite numere. De asemenea, termenii se pol trece dintr-un 
membru în altul al ecuaţiei cu semn schimbat. 

Această lege are o mare aplicabilitate practică, întrucît permite c;ilcu
larea căldurilor de formare a unor substanţe care nu se pot obţine direct 
prin sinteză din elemente, sau a căldurilor de reacţie ale unor reactii ce au 
loc în condiţii foarte dificile şi care, practic, nu se pot măsura. Spre ~xemplu 
pentru calculul căldurii de formare a amoniacului se poate pleca de la urmă~ 
toarele reacţii ale căror variaţii de entalpie se cunosc : 

(1) 4 NH3(g) + 3 0 2(g)-+ ·2 N2(g) + 6 H 20(g) AH1 = - 1 265,7 kJ 

(2) 2 H2 (g) + 0 2(g)-+ 2 H20(g) AH2 = -483,2 kJ 

Căldura de formare a amoniacului reprezintă, după cum am văzut, 
variaţi~ de entalpie a reacţiei : 

AH=? 

Se observă că triplînd ecuaţia reacţiei (2) şi scăzînd-o din ecuaţia reacţiei (1) 
se obţine: 

(3) 4 NH3(g) + 3 0 2(g)-+ 2 N2(g) + 6 H20(g) 
-6 H2(g) - 3 0 2(g)-+ -6 H2 0(g) 

Dar ecuaţia (4) poate fi scrisă : 

(5) 2 N2(g) + 6 Hig) -+ 4 NH 3(g) 

_AH1 = _:1 265,7 kJ 
AH3 = 3 AH2 = 
= - 1449,6 kJ 

AH4 = AH1 - 3 ·AH2 

= +184 kJ 

AH~ = - 184 kJ 

Se observă că valoarea entalpiei reacţiei (5) reprezintă căldura de for
mare a 4 moli NH3(g). Pentru un mol de gaz valoarea entalpiei va fi de 4 ori 
mai mică, adică 

AH= -4u kJ 

Temii. Calculaţi căldura reacţiei : 

Ctt.,(g} + 2 0 2 (g) = C01(g) + 2 H~O(I} !:J.H = ? 

cwm;eind căldurile deformare ale metanului, dioxidului de carbon şi apei (vezi anexa 2). 

2.2A.1* C-se:ci fele legii lui Hess 

· fi) Se con.sidnă reacţiile de formare şi respectiv de descompunere a 
sulfm•H de car:boJJ : 

C(s) + 2 S(s) -+ CS2 (l) 

CS2(l)-+ C(s) + 2 S(s) 

Se constată că AH1 = - AH2• 
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AH1 = +87,78 kJ 

6.H2 = -87,78 kJ 

Deci, fn reacţiile reversibile căldura rţacJiei directe este egală cu căl
dura reacJiei inverse· (legea Lavoisier-Laplace). 

b) Dacă în două . reacţii chimice se porneşte de la două stări iniţi
ale diferite şi se ajunge la aceeaşi stare finală, diferenţa dintre căldurile 
de reacţie ale · celor două reacţii reprezintă tocmai căldura absorbită sau 
degajată la trecerea dintr-o stare în alta. Spre exemplu, pentru formarea 
unui mol de C0

2 
dintr-un mol de c.arbon grafit se degajă 393,2 kJ, 

iar ·dacă se porneşte de la diamant se degajă 395,08 kJ. 
Diferenţa de 1,88 kJ reprezintă variaţia de entalpie la transformarea 

diamantului în grafit. 

C(grafit) + 0 2(g) -+ C02(g) 

C(diamant) + 0 2(g)-+ C02(g) 

C(diamant) -+ C(grafit) 

ÂH1 = -393,2 kJ 
11H

2 
= _395·,08 kJ 

fl.H2 - ÂH1 = -1,88 kJ 

Această transformare este redată prin diagrama :r;iivelurilor entalpiilor 
sistemului în diferite stări (fig. 2. 7) . . 

c) Dacă în două reacţii chimice se porneşte de la aceeaşi stare iniţială 
şi se ajunge la două stări finale diferite, diferenţa dintre căldurile de reacţie 
ale celor două .reacţii reprezintă tocmai variaţia de entalpie la transformarea 

unei stări finale în cealaltă. 
Spre exemplu, dacă se hi<lrogenează un mol de acetilenă, obţinîndu-se 

un mol de etenă şi respectiv, în altă reacţie, un mol de eta~, în prima reac-

. . „ ;- -

. : - ~· -

(, ,.·· . 
. :„. :.
/· , · 

~ .. 

~. . 

ţie se degajă 174,26 kJ, iar în cea de-a doua se d.egajă 311,12 kJ. S-a măsurat 
experimental că la hidrogenarea unui mol de etenă se degajă 136,86 Id, adică ·. ·. 
tocmai diferenţa dintre cele două călduri de reacţie: 

C2H2(g) + H 2(g) = C2H 4(g) 

C2H2(g) + 2 H2(g) = C2H6(g) 

ÂH1 = .....:174,26 k.T 

AH2 = -311,12 kJ 

în figura 2.8 sînt reprezentate entalpiile proceselor ce au fost examinate. 

H 

He diamant 

6H Ho rafii 

Coordonată rit rracfit 

Fig. 2.7. Diagr.ama entalpiilor de 
reacţie utilizate în caloula rea- enral
pie i la transfol'marea C (diam ant) 

la C (.grnfit) . · 

li HCzHz 
T 

'h'1 

!J.Hz 

' Hcz!!.L_ 

HczHs 
/J HJ"''' t1 lfl-„ 
• „_ 

' '·-------------
C.oordonoltJ tle reoc/le 

Fig. 2.8. Dia grama vari,aţici de en 
ta lpii de reacţi~. folosită pentr u cal
culul ootalpiei reacţiei d e hidroge-

nare a etenei la etan . 
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2.2.4.2. Utilizarea legii lui Hess ~entru evaluarea efectului termic 
al procesufui de prăjire a piritei 

Acidul sulfuric este unul dintre cele mai importante produse ale indus
triei chimice, nivelul de producţie şi consum al acestuia reprezentînd unul 
din indicii de bază pentru aprecierea gradului de dezvoltare a industriei 
chimice dintr-o ţară. 

În ţara noastră materia primă pentru obţinerea acidulu·i sulfuric este 
pirita, prin arderea căreia se obţine dioxidul de sulf, care apoi este oxidat 
catalitic la trioxid de sulf. 

Obţinerea gazelor sulfuroase prin prăjirea piritei este un proces com-
plex, format dintr-o serie de reacţii. Dintre acestea menţionăm : 

4 FeS2 ~ 4 FeS + 4 S(s) A.H = +207,33 kJ 

4 S(s) ~ 4 S(g) A.H = +260,83 kJ 

4 S(g) + 4 0 2 ~ 4 S02 t:..H = - 1446,28 kJ 

4 FeS + 7 0 2 ~ 2 Fe20 3 + 4 S02 

Reacţia globală a procesului este : 

4 FeS2 + 11 0 2 ~ 2 Fe20 3 + 8 S02 

11H . - 2 42\l,42 kJ 

llH = - 3 407,54 kJ 

Efectul termic al reacţiei, obţinut prin însumarea efectelor termice ale reac
ţiilor parţiale, este de -3 407,54 kJ, d~ci reacţia este puternic exotermă. 
D egajarea sulfului gazos favorizează desfacerea granulelor de pirită , inten
sificînd procesul de ardere. În aer insuficient, procesul merge pînă la obţi
nerea oxidu_lui Fe30 4 : 

3 FeS2 + 8 0 2 ~ Fe3 0 4 + 6 S02 t:..H = - 2 432,72 kJ 

A.H = + 449,77 kJ 

gen 
Procesul de ardere a sulfurilor metalice este o reacţie în sistem etero
care decurge la suprafaţa de contact solid-gaz. 

5 

7 

J 

:" ig. 2.9. Cuptorul de pră
jire a piritei in strat flui

dizat. 
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Creşterea temperaturii favorizează primele . 
două reacţii endoterme, astfel temperatura la 
care este condus procesul este de 700 - 800°C. 
Arderea se p-oate face fn strat fix (îii cuptor cu 
vetre suprapuse), în suspensie sau în strat flui
dizat. Intrucît prăjirea piritei în strat fluidizat 
realizează o productivitate sporită, acest siste"m 
este· utilizat cu precădere la noi în ţară în fa
bricile de acid sulfuric. Procesul are loc în cup
toare (fig. 2. 9) construite din oţel şi căptuşite 
cu cărămizi ·refractare. Pirita se introduce con
tinuu prin gura de alimentare ( 1). La haza cup
torului este montat un 'distribuitor de aer (2) 
şi un dispozitiv ·pentru evacuarea continuă a 
cenuşii ( 3). Căldura degajată în procesul arderii 
piritei este preluată de apa ce circulă prin ser
pentinele de răcire ( 4) şi este utilizată în conti-
nuare în procesul tehnologic. Gazele de ardere, 
ce conţin un procent ridicat de dioxid de sulf, 
se evacuează pe la partea superioară ( 5). 

Oxidarea în strat fluidizat se realizează prin suflarea aerului necesar 
arderii pe la partea inferioară, astfel incit curentul de aer produce agitarea 
stratului format din granule de pirită, acestea căpătînd aspectul unui lichid 
în fierbere. Se realizează astfel un contact intim între solid şi gaz, iar arderea 
este mai intensă. 

Metoda oxidării în strat fluidizat prezintă însă dezavantajul că se pro
duc gaze sulfuroa·se cu o mare cantitate de praf, care apoi trebuie purificate. 

Teme. 1. Ştiind că rear.ţia de ardere a piritei este un proces redox, stabiliţi coefi
cienţii stoechiometr1ci a i ecuaţiei chimice cqrespunzătoare. 

2. După prăjirea a 73,6 g pirită (FeS2) în 400 ). aer (în condiţii normale d e 
temperatură şi presiune) s-au format Fe20 3 şi 802. Să se stabilească 

conţinutul procentual al amestecului de gaze. 

2.2.5. CĂLDURA DE DIZOLVARE. CĂLDURA DE NEUTRALIZARE 

Experimental _s-a arătat că o serie de fenomene fiziee şi chimice sînt 
însoţite de absorbţie sau degajare de căldură. 

.La dizolvarea unei substanţe într-un solvent_. apare un efect termic. 
CiJ.ldura degajată sau absorbită la dizolvarea un_ui mol de substanfă într-o can
titate foarte mare de solvent se numeşte căldură molară de dizolvare. 

Reacţia de neutralizare a unui acid tare cu o bază tare este deşcrisă 
în ecuaţia 

. H 30+ +HO- -+ H 20 +_H20 + Q 

deoarece atît acidul cit şi baza sînt complet ionizaţi în soluţii diluate. 
P1:in căldura de neutralizare se înţelege căldura degajată clnd un ion

gram de hidroniu reaclionează fn soluţie diluată cu un ion-gram de ioni hidroxid 
pentrn a forma o mol~culă-gram de apă. Căldura .de neutralizare a acizilo_r tar~ 
cu bazele tari în soluţie apoasă diluată nu depmde de natura reactanţilor ş1 
este totdeauna egală cu - 57,27 kJ /echivalent de acid sau bază. 

Prin experienţele ce urmează se urmăreşte determinarea căldurii de 
dizolvare şi neutralizare a hidroxidului de sodiu. Calorimetrul utilizat poate 
fi un vas Dewar sau un pahar din material plastic cu pereţi dubli. Într-o 
primă aproximaţie se neglijea~ă căl~ura ah.s~rbită d~ ca.lorimetru (Ocaio;imetru)· 
în acest fel se introduce o eroare sistematica, care m fmal nu afecteaza apre
ciabil bilanţul de energie luat în considerare pentru verificarea legii lui Hess. 

E. 

A. Determinarea căldurii de dizolvare a NaOH solid 

Se măsoară exact 200 'ml apă distilată şi se introduc într-un calorimetru 
sau într-un pahar cu pereţii t ermoizolatori. Se agită cu un termometru, 
pînă la temperatura constantă, mă surată cit mai exact, (10). 

Se cîntăresc la balanţă, cu precizie de două zecimale, 2 g NaOH, 
într-o fiolă de cîntărire. Se trece tot hidroxidul de sodiu în calorimetru 
şi se agită pînă la dizolvarea ' completă. Se măsoară temperatura, notînd 
cea mai ridicată temperatură atinsă (11). 

Calculul efectului termic la dizolvare : 
a) Diferenţa de temperatură a soluţiei : 

D..t = t1 - t0 •••• 
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b) Căldura absorbită de soluţie ~e calculează conform relaţiei: 

Q = ffisoluţlc ·c ·Al 
consideraţi c = 4,18 J /g°C şi Psol ::::: 1 g/cm:l 

c) Masa de NaOH cîntărită : m NaoH = · · · 

ffisoJ uţie = m NaOH + 200 ·p = 
d) Număr moli NaOH 

ffiNaOH =-?-
40 40 

e) Căldura· degajată la dizolvarea unui mol de NaOH 

--'0=1- = 'AH i 

B. Determinarea căldurii de neutralizare a NaOH solid cu o soluţie 
de HCI 

E. I Modul de lucru este identic cu cel din experienţa anterioa-ră, 
în locul apei distilate 200 ml HCI 0,25 M. 

u tilizînd 

Calculul efectului termic al reacţiei de neutralizare 

NaOH(s) + HCl(aq) = NaCl(aq) + H20(1) + 02 

a) Diferenţa de temperatură a soluţiei : 

'5.H =? 

fll -,. t1 ~ l0 = ... 

în care: l
1 

=temperatura maximă a soluţiei după adăugarea NaOH(s), 
t0 = temperat ura iniţială a soluţiei de HCI. 

b) Căldura' absorbită de soluţie .: 

02 = mc(l1 - l0) = 

c) Numărul de moli NaOH • 

m N&OH 
n NaOH = 

40 

d) Variaţia de entalpie pentru 1 mol de NaOH solid la neutralizarea 
completă cu o soluţie de HCI. 

02 flH2 =---

· C. Determinarea căldurii de neutralizare a unei soluţii de hidroxid 
de sodiu cu o soluţie de acid clorhidric 

E. Se măsoară exact 100 ml soluţie HCI 0,5 M ş i se introduc într-un pa
har c.u pereţi termoizolanţi. Separat, într-un pahar Berzelius se iau · 
100 ml soluţie NaOH 0,5 M. Se aduc ambele soluţii la aceeaşi tempe
ratură (temperatura camerei) care se .măsoară cit mai exact (t0). Se 
adaugă soluţia de NaOH peste cea de HCI. Se agită cu termometrul 
şi se măsoară t emperatura maximă atinsă (t1). 
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Calculul efectului termic al 
reacţiei de neutralizare : 

(Na + + HO-) + (I-P + 
+cd= Na++ ci- + H 20+0 

fli-I =? 
a) Diferenţa de temperatură 

a soluţiei: 
fli = 11 - f0 = . .. 

b) Căldura absorbită de so
luţie: 

Q3 = m·c·fll = . .. 

c) Numărul de moli NaOH : 
nNnOu = (NaOH) ·Yso1·NnOH = 

= 0,5 moli/ l ·O, 1 · = 
= 0,05 moli NaOH 

d) Căldura degaj ată la neu
tralizarea unui mol de NaOH 
în soluţie: 

Abur 
secundar~~-+--

Fig. 2.10. Reactorul pentru obţinerea iazota
tulUi d e amoniu : 

1 - reactor pentru neutralizarea H N03 cu 
N H3 ; 2 - separator de gaze ; 3 - rezervor 

pentru soluţia diluată. 

flH s = _ _ O'°"'s'- =? 

Temă. Comparaţi valorile obţinute pentru 6. l/ in cele trei experienţe. Găsiţi o relaţie Intre 
cele trei mărimi ? Ce lege se verifică prîn cele trei lucrări executate mai sus? 

. Apli~aţ.ie. O reacţie. de neutra lizare utilizată în industria d e îngrăşă
mmte ch1:i11ce este ~eacţ1a dint re amoniac şi acid azotic, în scopul obţinerii 
azotatulm de amomu. Procesul decurge conform ecuaţiei : 

HN03 + NH3 ~ NH4N03 

Reacţia este puternic exotermă (tlH = .-_:_51,5 kJ). Căldura degaj ată 
este. utilizată p~mtru concentrarea soluţiei de azotat de amoniu prin inter
mediul aburulm secundar. Astfel, în reactorul de neutralizare (fig. 2.10) se 
introduc acidul azotic şi amoniacul. Reactia de neutralizare are loc la ll0-
12o~c. Soluţia conţinînd 60 - 70 % azotat' de amo.niu este evacuată prin se
paratorul de gaze în rezervor. Apoi, această so!uţie este concentrată utilizînd 
că ldura aburului secundar. 

2.2.6. RELAŢIA INTRE VARIAŢIA DE ENTALPIE ŞI ENERGIA DE LEGATURA 

Aşa cum s-a mai arătat, entalpia de formare este o măsură a stabili
tăţii substanţelor, respectiv a forţelor de atracţie între atomii ce formează 
moleculele acestora. 

Variaţiile de energie care însoţesc reacţiile chimice se datoresc şi ruperii 
legăturilor. dintre atomii reactanţilor ş i formării de noi legături chimice între 
aceştia. 

În_ reacţia de descompunere a apei în elemente se rup legăturile H - 0, 
în acelaş i timp formîndu-se legături H - H şi 0-0. 
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În general, ruperea (desfacerea) legăturilor chimice este însoţită de ·ab
sorbţie de energie, deci este un fenomen endoterm. Formarea de legături 
chimice este un fenomen exoterm, ce are Ioc cu degajare de energie. 

Considerînd disocierea termică a unei molecule de apă în atomii com
ponenţ.i, procesul poate avea Ioc în două etape. 
Prima etapă : 

H2 0(g) ~ H(g) + OH(g) 

iar a doua etapă : 

1::,.H = +501,2 kJ 

OH(g) ~ H(g) + O(g) D,.H = +423 kJ 

Se observă că pentru ruperea celei de-a doua legături 0-H energia 
absorbită este mai mică decît energia absorbită la ruperea primei legături. 
Aceste două valori reprezintă cele două energii de disociere. 

În cazul moleculelor poliatomice, energia de legătură nu este ega lă cu 
energia de disociere, ci ea reprezintă o valoare medie a energiilor de disociere. 
Energia de legătură 0-H este valoarea medie a energiilor de disociere a 
celor două legături 0-H din molecula de apă . Deci pentru fiecare legă
tură 0-H 

t :o-H = 501,2 + 423 ~ 462,1 kJ 
2 

unde cu e se notează energia de legătură. 
După cum am văzut; energia de disociere este energia necesară ruperii 

unei legături dale dintr-un anumit compus., în timp ce energia de legătură 
este media energiilor de disociere pentru un anumit lip de legătură. Energia 
de legătură pentru acelaşi tip de atomi în diferiţi compuşi poate avea valori 
difer ite, dar apropiate. Spre exemplu, enetgia legăturii 0 - H în apă este 
de 462 kJ/mol ş i de 426,3 kJ/mol în alcool: În calcule se utilizează de obicei 
o medie a acestora. 

În tabelul din anexa 3 sî11t date o serie de en~rgii de legătură. 

Temă. Calculaţi energia de legătură C-H din următoarele date: 

CH~ -+ CI-I3 + H · 6.F:I, = 430,5 kJ /mol CI-I4 

CH3-+ CH2 + H · 6.H 2 = 372 kJ /mol CH3 

CH2 -> CH + H • 6.H3 = 514 kJ /mol CH2 

CH ->C + I-I· 6.H4 =338,6 kJ/ mol CH 

Cunoscînd energia necesară ruperii tuturor legăturilor existente într-un 
mol de substanţă, precum ş i energia de legătură a unui anumit tip de legătură, 
se poate calcula energia de legătură pentru a lte t ipuri de legături, existente 
în moleculă. 

Spre exemplu, energia de disociere a tuturor legăturilor din etan este 
2 819,8 kJ /mol. 

Al! = 2 819,8 kJ /m ol 

Ştiind că energia de legătură C-H este de 413,8 kJ /mol se poate cal
cula energia de legătură C-C în felul următor. Energia totală necesară ru
perii celor şase legături C- H este : 

6 ·413,8 Id / mol = 2 482,8 kJ/ mol 
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de unde rezultă că energia de legătură ·c-C este: 

{; C- C = 2 819,8 - 2 482,8 = · 337 kJ / mo) 

Teme. I. Calculaţi energia legăturii C=C ştiind că energia de disociere a etenei ln elemente 
este 2 273,9 kJ. (ln calcule utilizaţi pentru energia de legătură C-H valoarea de 

413,8 kJ.) 
2. C'llculaţi energia d e legătură C= C ştiind că energia de disociere a acetilenei ln ele

mente este de· I 638,5 kJ. Comparaţi datele obţinute cu cele din anexa 3 . 

Cu cît energia de legătură este mai mare (adică la ruperea legăturii este 
necesară o cantitate mai mare de energie), cu atît legătura este mai puternică. 
Comparînd tăria celor trei legături carbon-carbon se vede clar că ·ea creşte 
în următoarea ordin e : 

C-C < C=C < C=:C 

fapt care exp lică proprietăţile hidrocarburilor care conţ.în în moleculă astfel 
de legături. 

S-a arătat mai sus că în reacţia de si·nteză a apei se deg~jă o mare can
titate de că ldură. Variaţia d e entalpie a sistemului poate fi explicată prin 
faptu l că energia tota lă necesară ruperii atît a legăturilor H-H cit şi a le
găturilor O -O este mai mică decît energia totală degajată la formarea legă
turilor 0-H din molecula de apă. 

1 
(-!H- H + 2 eo-o < 2t:o-H 

Experimental s-a constatat că variaţia de entalpie (AH) în reacţia de 
sinteză a 2 moli de acid iodhidric este 51,8 kJ. 

D,.H = ·+51,8 kJ 

reactia este deci endotermă . 
'se poate trage concluzia că în acest caz energia totală absorbită pentru 

ruperea legăturilor H-H şi I - I este mai mare decît energia degajată la 
formarea a ,două legături H - 1. · 

t:H-H + t:r- r > 2t:H-l' 

Prin urmare, variaţia de entalpie AH a unei reacţii chimice este egală 
cu diferenţa dintre suma energiilor tuturor legăturilor care se r.up şi suma 
energiilor tuturor legăturilor care se formează. 

I 6.H = 1:t:tegăluri dcsl5cute - 1:t: lcgături formate -, 

sau 
AH = 1:t:reactanji - l;(lproduşi de reacţie 

De exemplu, pentru reacţia : 

3 C(grafit) + 4 H 2(g) ~ C3H 8 (g) 

variaţia de entalpie poate fi calcu lată. cu un bilanţ al energiilor de legătură 

AH = (3t:c- Csr , + 4 es- H) - (3ec-C + 8 ec-H) = 104,5 kJ 
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Exper iment al, entaipia de formare standard a propanului Hjc H s-a 
găsit 103,7 kJ. Diferenţa dintre cele două valori (calculată şi exp~dmei'l
tală) se datoreşte faptului că în calcul s-au utilizat energiile de legătură şi 
nu cele de disociere. 

femă. Calculaţi variaţia de entalpie pentru reacţia de hidrogenare a etenei cunoscînd. valorile 
energiilor de legătură din datele de mal sus. 

2.3. ~NTROPIA, O ALTA MARIME CE CARACTERIZEAZĂ SISTEMUL 

2.3.1. FENOMENE SPONTANE 

Aşa cum s-a arătat, o reacţie chimică poate fi însoţită de degajare de 
căldură sau de absorbţie de căldură. 

Luînd în consideraţie numai variaţia de entalpie într-o reacţie chimică, 
este de aşteptat ca reacţiile exoterme să se desfăşoare de la sine, în mod 
spontan, întrucît ele conduc sistemul de la o stare de energie mai ridicată 
la o star~ de energie mai . scăz.ută. Multă vreme s-a crezut că numai r eac
ţiile în care /::,.H < O sînt reacţii spontane .. Cu timpul a devenit evident fa ptul 
că variaţia de entalpie nu este s ingurul factor care determină spontaneitatea 
unei reacţii chimice. 

S-a observat că, deş! nu are loc nici un fel d e variaţie a con_ţinutului 
în energie, totuşi în momentul în care două gaze (clor şi azot) sînt puse în 
co ntact, ele se amestecă în mod spontani formînd un sistem omogen (fig. 2.1 1). 

In mod asemănător se produce dizolvarea zahărului în apă, dizolvare ce 
este însoţită de o absorbţie de căldură. 

C12H220ll(s)~C12H22011 (aq) /::,.H = + 5,52 kJ 

Deşi dizolvarea zahărului în apă este un fenomen endoterm, totuşi ea a re 
loc în mod spontan. 

Se consideră reacţia chimică dintre vaporii de apă şi cărbune : 

C(s) + H~O(g)--+ C'O(g) + H~(g) /::,.H = +131,25 kJ 

În această reacţie este necesară o anumită cantitate de căldură pentru 
a iniţia reacţia (vaporii de apă reacţionează cu cărbunele incandescent). 
O dată începută, reacţia continuă de la sine, este spontană, deşi este endo
termă. 

Analizînd cele trei fenomene de mai sus, se constată că în toate cele 
trei cnzuri creşte gradul de dezordine al sistemului. 

a 
fig. 2. 11. Dispozitiv pentru rcalizat"ea unui amestec de două gaze : 

a - stare iniţială (gaze separate) ; b - stare finală (am estec de gaze). 
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tn primul caz, atîta timp cît fiecare gaz (clorul şi respectiv azotul) se 
găsesc separate în cele două J;ialoane de sticlă, clema nepermiţî~d contactu~ 
între ele, există un anumit grad de ordine, .fiecare balon conţmînd numai 
cîte un fel de molecule. La deschiderea clemei, cele două gaze !ie amestecă 
spontan, culoarea lor omogenizîndu-se. 

Starea în care moleculele celor două gaze sînt răspîndite unele print.re 
altele în mod d·ezordonat este mult mai probabilă decît cea în care mole
culele celor două gaze ar sta neamestecate, deşi nu are loc nici un fel' de scă
dere a entalpiei sistemului. 
· în cazul al doilea, iniţial moleculele de zahăr sînt aranjate ordonat în 
reteaua cristalină. In timpul dizolvării, moleculele de zahăr se rup din reţeaua 
cristalină şi se împrăştie în mod uniform printre moleculele d1e apă . În soluţia 
rezultată moleculele de zahăr circulă liber printre moleculele de solvent, 
iar sistemul are un grad de dezordine mai mare. Şi în acest ~az starea cu un 
grad mai mare de dezordine este starea cu probabilitatea mai mare, d eşi feno
menul are loc cu o creştere a entalpiei. 

1n cazul obtinerii gazului de apă, reacţia <:h imică decurge spontan 
deşi D..H > O. E~plicaţ.ia constă în faptul că în carbonul solid atomii de 
carbon se găsesc într-o stare ordonată, în timp ce în amestecul de gaze mole
culele de monoxid de carbon ş i de hidrogen au o mare libertate de mişcare, 
deci un grad de dezordine mai mare. 

2.3.2. ENTROPIA 

Entropia este o manme caracteristică fiecărui sistem izolat aflat într-o 
anumită stare. Entropia se notează cu litera S şi reprezintă o măsurc1 a gra
dului de dezordine internă a unui sistem. 

Cu cît entropia . unei stări este mai mare, cu atît probabilitatea ca s is
temul studiat să existe în această stare este mai mare. 

În cazul în care un sistem absoarbe într-un proces reversibil o anumită 
·cantitate de căldură (Q), la o temperatură dată (T), variaţ.ia de entropie 
este dată de raportul 

Q 
/::,.S = -. 

1' 

Dacă sistemul absoarbe căldură din mediul înconjurător, într-un proces 
irevers ibil, Ia temperatura T, variaţia de entropie este mai mare decît ra
portul Q/ T 

!::,. S> .!{_ . 
T 

În 1877, fizicianul austriac L. Boltzmann a arătat că entropia are o 
semnificaţie moleculară fundamentală. . 

Valoarea entropiei unui· sistem (format din substanţe care reacţ.ionează 
chimic) trebuie corelată cu gradul de dezordine la un moment dat şj este dată 
<le relaţia 

S = k ln W 

în care W reprezintă numărul de moduri echivalente prin intermediul cărora 
se poate realiza o stare a sistemului, iar k, constanta lui Boltzmann. Valoarea 
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lui k rezultă din raportul dintre constanta universală a gazelor i'deale R şi 
numărul lui Avogadro, N 

R 
k = - = 1 38054 ·10- 2s J ·K-1. 

N ' 

Se consideră un amestec de iod cristalizat şi vapori de iod la tempe
ratură dată. Dacă sistemul absoarbe căldură din mediul înconjurător, dar 
temperatura sa se menţine constantă se va observa că tot iodul sublimează : 
procesul are loc spontan, iar entropia sistemului creşte. 

Moleculele în stare de vapori au mai multă libertate_ de mişcare în compa
raţie cu moleculele din cristal care ocupă poziţii fixe. 

E•ste evident că ~ntropia moleculelor din vaporii de iod este mai mare 
( S 1, c g) = 260,4 J /mol ·grad) decît a moleculelor din cristale de iod 
( S 11( 8 ) = 116,6 J / mol ·grad). 

Entropia unei substanţe este cu atît mai mare cu cît temperatura ei 
la un moment dat este mai mare, fapt explicat prin creşterea energiei de 
mişcare a moleculelor şi a atomilor în molecule. Această dependenţă de tem
peratură a entropiei sugerează că dacă temperatura tinde către O K, energia 
cinetică a particulelor tinde către zero, ele se vor găsi într-o ordine perfectă, 
iar entropia tinde şi ea către zero. 

Legătura dintre entropia unei substanţe şi proprietăţile fizice pe care 
aceasta le prezintă la un moment dat apare evidentă din datele următoare, 
în care . valoarea entropiei se exprimă în J /mol ·grad. 

A. Entropia creşte cu masa moleculară. 

F2(g) Cl2(g) Br2 (g) I2(g) O(g) 02(g) 03(g) 
203 222,9 224,5 260,41 160,9 204,8 237,4 

B. Entropia unei substanţe creşte la vaporizarea sau sublimarea sa . 

I2(s) I2(g) Br2(1) Br2(g) H 20(1) H~O(g) 

116,6 260,41 152,15 224,5 69,81 188,52 

C. Entropia creşte la dizolvarea unui solid sau lichid în apă : . 

HCOOH(l) H COOH(aq) Na+cJ- (s) Na+(aq)Cl- (aq) 
128,8 163,4 72,3 60,2 + 55,2 

D. E ntropia scade la dizolvarea unui gaz în apă, moleculele acestuia 
trecînd, dintr-o stare de dezordine relativ mare Ia o stare cu un grad 1nai 
mic de dezordine. 

CH30H(g) 
237,5 

CI 13 0 I-I (aq) 
132,l 

HCl(g) 
186,7 

I-J+(aq)Cl-(aq) 
o + 55,2 

E. Entropia scade pe măsură ce tăria legi\ l-urilor între atomi creşte. 

C(diamant) 
0,58 

C(grafit) 
1,36 

Tem:!. Explicaţi de ce în cazul hidracizilor halogenilor entropia ln stare gazoasă· creşte, după 
cum urmează : 

HCI 186,7; HBr 198,5; HI 206,3. 

60 

-
2.3.3. VARIAŢIA OE ENTROPIE lNTR-0 REACŢIE CHIMICA 

Pentru a determina variaţia de entropie într:-o reacţie chimică, trebuie 
să se cunoască entropia fiecărei substanţe Ia temperatura la care are loc 
reacţia, precum şi numărul de moli din fiecare substanţă participantă la 
reacţie. 

Pentru o reacţie : 

aA + bB ~ cC + dD 

6.S = Sprod. de reac\te - Sreactan\1 = (cSc + dSr,) - .(aSA + bSB) 

Deci 

Convenţional, ca şi în cazul entalpiei, s·e ia în calcul entropia standard, 
adică entropia substanţei la temperatura de 25°C şi presiunea de 1 atm pen
tru gaze sau la o concentraţie de 1 mol/litru, în cazul soluţiilor. Entropia 
standard se notează cu simbolul S0 • 

Prin urmare, variaţia de entropie într-o reacţie chimică este : 

6.S = ~npS~ - ~n.s~ 

Entropiile standard ale unor substanţe uzuale sînt date în anexa 2. 

2.3.4. SENSUL lN CARE O REACŢIE CHIMICA DECURGE SPONTAN 

Neglijînd variaţia de entalpie, o reacţie chimică tinde să aibă loc în sensul 
creşterii entropiei. Considerînd reacţia de sinteză a apei 

H 2(g) + 1 /2 0 2(g) ~ H 20(g) 

la 25°C şi presiune de 1 atm şi cunoscînd să 

Sfr, = 130,5 J / mol ·grad 

sg, = 204,8 J / mol ·grad 

s~.o = 188,5 J / mol ·grad 

se calculează: 6.S0 = 188,5 - (130,5+1 /2·204,8) == -44,4 J/mol·grad. 
Dacă nu se ia în consideraţie variaţia de entalpie 6.H a acestei reacţii 

1::.so fiind negativă (t:.S0 < O), am putea trage concluzia că reacţia este spon
tană în sens invers, adică în sensul formării hidrogenului şi oxigenului, prin 
descompunerea apei. Dacă însă /::.SO > O, atunci relaţia este spontană, adică 
are loc exact în sensul în care s-a făcut calculul. Acest fapt este ilustrat îri 
reprezentările grafice din fi$ura 2.12. 

Temă. Arătaţi dacă reacţia de obţinere a varnlui din piatra d e var este sau nu spontană, 
făclnd abstracţie de variaţia de entalpie şi cunosclnd entropiile standard din anexa 2. 
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s s 
S t'OdU i 

S reactanfL ____ _ 

Reacţie spontană directă Reac,tie .spontană inversă 

Fig. 2.12. Varia~ia entropiei reacţmor. 

2.4. ENTALPIA LIBERA 

Din cele discutate pînă acum n·2 evide:.!ţiază două aspecte caracteris
tice ale fenomenelor fizice şi .chimice : . 

- tendinţa sistemelor de a trece într-o stare caracterizată de un mi
nimum de energie, 

- tendinţa sistemelor de a trece într-o stare de dezordine maximă. 
Studiind reacţia 

N2(g) ~ 2 N(g) 

starea de energie cea mai scăzută o constituie molecula de azot, deoarece 
la formarea legăturii triple N :: N din atomii independenţi se degajă o mare 
cantitate de căldură, şi anume 940,5 kJ /mol. 

Pentru disocierea azotului molecular .conform ecuaţ.iei de inai sus cores
punde o variaţie de entalpie AH > O, ceea ce determină aprecierea că reacţia 
nu este spontană, ea fiind însoţită de absorbţie de energie~ 

Pe de altă parte, starea sistemului format din atomi de. azot (în care 
numărul de particule este mai mare decît în azotul molecular, pentru ace
eaşi cantitate de gaz), constituie starea de maximă dezordine a sistemului 
în reacţie, ceea ce ne-ar determina să presupunem că reacţia este spontană, 
variaţia de entropie fiind AS > O. 

Aceste două tendinţe conduc reacţia în sensuri opuse. 
Se pune înfrebarea care proprietate măsurabilă sau calculabilă deter

mină sensul de evoluţie naturală, spontană, a reacţiei ? 

Se consideră sistemul în care are loc reacţia : 

Cu(s) + 2 Ag+(aq)-+ Cu2+(aq) + 2Ag(s) 

reprezentat schematic .în figura 2.13. 
. Se vor interpreta fenomenele ce au loc dacă reacţionează 1 atom-gram 

~e cupru şi o soluţie conţinînd 2 io.ni-gram de argint, . în condiţii normale. 
Pentru a menţine temperatura constantă este necesar ca sistemul să 

cedeze mediului înconjurător o cantitate de căldură Q1, = 6.H. Această 
cantitate se poate măsnra calorimetric găsindu-se valoarea 

~H = - 117,1 kJ/atom-gram. 
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Fig. 2.13 

Această reacţie re<lox poat e fi folosită într-un elerr..ent galvanic pentru 
a furniza energie electrică. · 

Se observă din figură că numai o parte din călău.ra de reacţie AH poate 
fi transformată în energie electrică , respectiv în lucru mecanic util. 

Partea din căldura de reacţie care poale fi valorificată sub formă de lucru 
util se numeşte entalpie I iheră şi se notează cu LlG (fig. 2.13). 

Pentru sistemul slutlial ;iccasta are valoarea: 

6.G = - 88,2 kJ /atom-gram. 

1n timpul funcţionări i sistemul se încălzeşte; astfel, pentru a menţine 
temperatura constantă trebuie să se cedeze mediului exterior o cantitate de 
căldură Q, egală cu -58,9 kJ/atom-gram care nu poat e fi utilizată. 

Deci: 
AH = AG + Q. 

Relaţia de definiţie a entropiei · (la T = con.st.) 

6.S = S?_ 
T 

arată că entropia unui sistem care cedează căldură (Q < O) scade (AS < O). 
Rezultă că cedarea unei cantităţi de căldură 

Q = T!:i.S 

este însoţită de scihlerea gradului de dezordine a sistemului. Într-adevăr, 
desfăşurarea reacţiei redox conduce la scăderea numărului de atomi din 
soluţie, deoarece fi ecare atom de cupru care se oxidează şi trece în solu
ţie sub formă de ioni Cuz+ conduce la reducerea a doi ioni Ag+, care se depun 
sub formă de argint metalic, formînd un sistem ordonat (reţeaua metalică). 
Acest termen TAS reprezintă energia de organizare. 

Pe baza acestor consideraţii rezultă : 

AH= AG +TAS 
sau 

ÂG =AH - TAS 

· Deci variaţia entalpiei libere care însoţeşte o reacţie chimică la pre
siune şi temperatură constantă reprezintă diferenţa dintre variaţia de ental
pie AH a sistemului şi energia de organizare a particulelor, T ·AS, în care 
T este temperatura exprimată în K . 

Variaţia entalpiei libere într-o reacţie chimică poate fi calculată, con
form celor studiate pînă acum, folosind relaţia : 

!::i..G = (L.n pHp - 'Ln,H,) - T('LnpSp - :En, S,) 
de a ici rezultă că entalpia liberă a sistemului Ia un moment dat este 

G =H - T·S. 

. ---- -- ............. -- ~ ·- - --
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Generalizînd se observă că variaţia entalpiei libere într-o reacţie chi
mică este : 

Şi în acest ca;; se folosesc entalpiile libere standard (G~), adică valo
rile entalpiilor libere ale substanţ·elor la temperatura de 25°C şi presiunea 
de 1 atm (sau în soluţii 1 molare). 

E ntalpiile libere standard ale unor substanţe uzuale sînt notate în 
anexa 2. 

T.emă. Calculaţi variaţia entalpiei libere ln reacţia 

N 0 2 -+ NO + 1 /2 0 2 

Ia 25°C. 

2.4.l. ENTALPIA LIBERA, CRiTERIUL DE SPONTANEITATE 
A UNEI REACŢII CHIMICE 

Variaţia entalpiei libere într-o reacţie chimică exprimă relaţia între 
variaţia de entalpie şi variaţia de entropie la o anumită temperatură , res
pectiv reprezintă interdependenţa dintre tendinţa sistemelor către un · minim 
de energie şi un maxim de dezordine. 

Deci variaţia entalpiei li bere este factorul determinant în e11olufia unei 
reacţii chimice. 

Starea optimă de manifestare a celor două tendinţe apare pentru G en
talpie liberă _ minimă. 

Dacă în orice moment al reacţiei, entalpia liberă a produşilor de reac
ţie <G:p) este mai mică decît entalpia liberă a reactanţilor (Gr) reacţia con
tinuă să evolueze în sensul formării produşilor de reacţie pînă în momentul 
în care entalpia liberă atinge o valoare minimă. 

În acest moment GP = G, 
deci 

AG = 0 
iar sistemttl atinge starea de echilibru. 

Prin urmare, orice reacţie chimică decurge spontan ~n sensul în care 
GP < G„ adică 

AG = I:n pGp - I:n,G, < O 
Temă. Arătaţi dacă reacţia de hidrogenarP. a acetilenei este spontană la temperatura de 200°C. 

Aşa cum s-a mai arătat, calculul variaţiei entalpiei libere a unui sis
tem în care are loc o reacţie chimică dă indicaţii asupra sensului în care reac
ţia este spontană. 

A. De exemplu, să se calculeze variaţia entalpiei libere la descompune
rea benzenului, C6H6 (1), în elemente la 25°C. Ecuaţia reacţiei este 

deci 
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C6 H 6(l) -+ 3 H 2(g) + 6 C(s) 
a) Se stabileşte v.ariaţia entalpiei utilizînd relaţia : 

AH = I:n 'PHP - I:n,H, 

AH =[O + O) - ((1 mol) (48,9 kJ./mol)) 

AH = -48,9 kJ 

T 
b} Se calculează variaţia entropiei folosind relaţia generală : 

AS = I:n'P,s'P - 'f.n,S,., 
deci 

AS= ((3 moli) (130,5 J/mol ·grad)+ (6 mol) (5,85 J/mol ·grad)] 

- [ (1 mol) (173 J /mol ·grad)] 

_ A5 = 253,6 J/grad 

c) Se înlocuiesc valorile numerice ale lui AH şi ·AS în expresia ental
piei libere : 

AG =AH - T·AS 
~ 

AG = _ 48,9 _ 298 ·253,6 
.1 OOO 

AG = - '124,5 k.J, deci AG < o. 

Deci toate reacţiile pentru care {~~ ~ g sînt spontane. 

B. Chiar fără a face un calcul, în cazul sistemelor 

{
AH > O 

D.S <O 

indiferent la ce temperatură s-ar lucra, reacţia chimică nu este spontanei. 
C. Să se calculeze . variaţ~a entalpiei libere (AG) pentru reacţia de hi

drogenare a etenei ş i să se stabilească dacă acest proces este s.pontan la 25"'\.. 
Ecuaţia reacţiei este : C2H 4(g) + H2(g) -+ C2H6(g) 
a) Se stabileşte variaţia de entalpie : · 

AH = [ (1 ' mol) ( -84,44 kJ /mol)] - [ (1 mol) (52,25 kJ /mol)) 

AH = - 136,7 kJ 

b} Se calcul'ează variaţia entropiei: 

AS= [ (1 mol) (229,5 J/mol ·grad}] - [ (1 mol) (130,5 J/mol ·grad) + 
+ (1 mol) (219,5 J /mol ·grad)] 

AS = -120,5 J/grad 

c) ·Se calculează variaţia de entalpie liberă : 

AG = AH - T·AS 

AG = -136,7 - (298). (-l20,5) = -136 7 35 9 
1 OOO ' + ' 

AG = -100,8 kJ 

Reacţia este spontană la această temperatură. Dacă se lucre~.ză la tempera
turi mai ridicate, astfel incit produsul T ·AS să devină mai mare decît Ali 
reacţia nu mai este spontană. 
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Deci în cazul sistemelor în care {. ~~ :; g, 
reacţiile sînt spontane numai pînă. la o anumif<l valoare a temperaturii. 

D. În cazul sistemelor în care { ~~ ~ g reac\iile sînt spontane numai 

peste o anumită 11aloare a temperaturii, astfel incit produsul T A.S să fie mai 
mare decît A.H. 

· Căldura de vaporizare (A.H) a apei la 105°C este 40 066 J/mol ·grad. 
Variaţia de entropie este 107,4 J /mol ·grad. Ce variaţie de entalpie liberă 
se va produce la conversia unui mol de apă lichidă în vapori? 

Variaţia entalpiei libere este: 

A.G = A.H - TA.S 

înlocuind cu datele numerice se obţine 

A.G = 40 066 - (378) ·(107,4) 

A.G = 40 066 - .40 597 = -531 J/mol. 

Deci la această temperatură fenomenul este spontan. 
Dacă se calculează variaţia de entalpie liberă pentru acelaşi sistem la 

100°C se obţine valoarea zero. Deci la echilibru A.G =O. 
Pentru a stabili sensul în care au loc procesele spontane este absolut 

necesară studierea variaţiei enta!piei libere. După cum s-a constatat, fără 
a face calcule laborioase, cunoscînd semnul variaţiei entalpiei libere, se poate 
aprecia sensul reacţ.iei chimice. 

2.5. ENERGIA CHIMICA ŞI PROCESELE BIOLOGICE 

După cum s-a arătat în schema din. figura 1.1 este posibilă transfor
marea energiei ra'diante în energie chimică prin procesul de fotosinteză. 
Aceasta constă în sinteza zaharidelor din dioxid de carbon şi apă. Procesul 
fiind endoterm, se absoarbe o cantitate de energie radiantă care este .sto
cată sub formă de energie chimică în moleculele zaharidelor şi oxigenului. 

Mijlocul cel mai simplu pentru a elibera energia conţinută în zaharide 
constă în arderea acestora. Prin arderea unui mol de glucoză (180,16 g) se 
degajă o cantitate de căldură de 2 813,1 kJ. Un astfel de procedeu nu este 
economic deoarece, presupunînd că se utilizează o maşină termică, se poate 
.transforma numai o foarte mică parte din această cantitate de căldură în 
lucru mecanic util. Procesul de transformare a energiei chimice în lucru 
mecanic util are loc cu un randament mult mai mare în organismele ani
malelor. Explicaţia constă în aceea că în metabolismul animalelor glucoza 
este transformată treptat în mai multe etape, iar energia eliberată în fiecare 
etapă este stocată în legăturile diferiţilor compuşi. 

Organismul animal foloseşte această energie cu un randament ridicat 
pentru îndeplinirea funcţiilor vitale (mişcare, creştere, menţinerea tempe
raturii constante etc.). 

In figura 2.14 este reprezentat ciclul transformării energiei solare în 
căldură. 
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Pentru a înţelege unele procese ce au 
loc în celulele animalelor şi vegetalelor 
(procese biochimice) este necesară cunoaş
terea structurii unor molecule, a unor legă
turi ce intră în compoziţia acestora. 

In lectiile de termochimie s-a men
ţionat faptul că formarea legăturilor chi
mice · este un proces exoterm, în timp ce 
ruperea legăturilor chimice este un pro-
ces endoterm, orice legătură chimică fiind 
caracterizată printr-o anumită energie (e-
nergie de legătură). · 

ln reacţiile biochimice un rol deosebit 
îl au legăturile fosfat din grupele fosfat. 
In figura 2.15 este reprezentată formarea 
unei legături fosfat dintr-o moleculă orga
nică notată A - H şi acid ul fosforic. 

In mod obişnuit gruparea fosfat se 
notează prin simbolul ® iar procesul prin 
care se formează se numeşte fos{orilare. De 

Plante, fotosinteză 
n C02 +n H20-t CH20 ln•n02 

Oxidarea în procese 
metabolice 

n(CH20l+n02-n C02 + n H 

Că/durd 

obicei fosforilarea este o reacţie de deshidra- Fig. 2.14. Schema transformării 
tare ce are loc cu absorbţie de energie şi energiei solare in căldură. 
este catalizată de enzime. 

Energia absorbită în procesul de fosforilare poate fi degajată apoi prin 
reacţia de hidroliză. 

Legăturile fosfat formate pe această cale pot fi de două tipuri : a} le
gături bogate în energie, care presupun absorbţia a aproximativ 33,5 kJ /mol 
şi se notează ,..,, ®şi b) legături sărace în energie, de aproximativ 17 kJ /mol, 
care se reprezintă - ®· 

PrincipaJul purtător de energie din toate celulele este compusul ade
nozin trifosfat care se notează curent ATP. În compoziţia ATP intră: ade
nina (o bază purinică), riboza (o zaharidă cu 5 atomi de carbon) şi trei grupe 
fosfat (fig. 2.16). Compusul adenozin difosfat ADP conţine numai două grupe 
fosfat, deci este mai sărac în energie decît ATP. 

r--------1 
Componenta NH2 1 
adenmă I 1 

. f Ct_)l\ : 
I I li CH I 

H-(in ADPJ 

H 
f O- - -0- -- - ~: HC~_.,,C,/ : 

I li li li t-- --------1----i 
: HO-P- O-P- O- P-+O-CH2 O : 
I I I I : \ /.......... I 
I OH OH OHt c H H/ C I 
I I 1' I I I 
L - --- - - -1 H'c-c H 

Grupe fosfat 1 1 1 1 

c~rta~fl/~'~ -- __ o~ ~~ ---_] 

o o 
li li 

A- H + HO-P-DH--

1
A- P-DH +H20 

bH bH\ 
Acid Legătură Grup 

f ostonc fosfat fosfat 
H2PD3·® 

Fig. 2.15. Formarea legăturii fosfat. Fig 2.16. Adenozin trifos!at (ATP). 
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tn celulele vii energia necesară fosforilă'rii ADP-ului cu formarea ATP: 
ului este furnizată de reacţia de oxidare a glucozei (aceasta fiind un proces·· 
exoterm). 

2.5. l. FOTOSINTEZA 

Fotosinteza este un proces natural complex cc are loc în plantele verzi, 
sub acţ_iunea radiaţiilor luminoase. De fapt, acest proces are loc în anumite 
organite (părţi cu o anumită organizare) care se numesc cloroplaste. 

Energia radiantă este preluată de plantă prin intermediul pigmenţilor 
(clorofila). 

Reacţiile care au loc în decursul procesului de fotosinteză pot fi în
cadrate în două faze : faza luminoasă şi faza obscură. 

ln faza luminoasă se produc următoarele procese : 
- captarea e_nergiei luminoase prin excitarea electronilor din molecula 

clorofilei ş i apoi transformarea acP.steia în energic chimică stocată în mo
lecule de A TP, 

- fotoliza moleculelor de apă cu formare de oxigen şi hidrogen, 
- degajarea oxigenului în afara celulei. 
Hidrogenul este acceptat de trifosfopiridin nucleotidă (TPN) care joacă 

rolul de acceptor sau donor de electroni potrivit mecanismului : 

Această etapă poate fi reprezentată prin ecuaţia : 

2 H20 + 2TPN + ADP + @~2TPNH2 + ATP + 0 2 cloroC1la 

Oxigenul produs se degajă în atmosferă constituind singura sursă · de oxi
gen p~ntru respiraţia aerobă a animalelor. 

ln faza obscură (la întuneric) hidrogenul transportat de TPNH2 1 reac
ţionează cu dioxidul de car~on pentru a forma zaharide, iar ulterior gră
simi şi proteine. Energia necesară acest.ei sinteze de zaharide este furnizată 
de ATP. ln formă simplificată reacţiile la întuneric pot fi scrise astfel : 

ATP 
6 C02 + 12 TPNH2-C6H 120 6 + 6 H~O + 12 TPN 

ln realitate aceste proceşe sînt mai complicntc avînd loc în mai multe 
etape. Se observă că apa constituie atît materia primă c.ît şi unul · dintre 
produşii de reacţie ai fotosintezei. Pentru a sublinia acest lucru este util 
ca reacţia globală a fotosintezei să fie scrisă astfel : 

6 C02 + 12 H20 ~ C6H 120 6 + G H 20 + 6 0 2 

ln reacţia precedentă s-a luat în considerare procesul de fotosinteză 
a glucozei. 
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2.5.2. OXIDAREA IN PROCESELE METABOLICE 

Metabolismul constă în preluarea de către animale a zaharid elor, gră
similor, proteinelor şi descompunerea acestora pînă la dioxid de carbon ş i 
apă cu degajare de energie. 

ln funcţie de necesităţile organismului, intermediarii chimici care re
zultă din degradarea oxidativă a zaharidelor pot fi utilizaţi într-o serie de 

· sinteze producînd compuşi chimici necesari în formarea ţesuturilor. Prin 
aceasta moleculele mici .(monomerii) se pot combina în diYerse moduri dind 
naştere unei mari varietăţi de compuşi macromoleculari (proteine, acizi 
nucleici, polizaharide). 

ln consecinţă distingem două tipuri de reacţii care iau parte la meta
bolismul celulei : 

1. Reacţii care furnizează energia necesară funcţiilor celulei. 
2. Reacţii care sintetizează noi componente celulare asigurînd necesi

tăţile de creştere şi regenerare. 
ln cele ce urmează se va considera procesul de degradare a glucozei 

în celula vie, îndeosebi aspectul energetic al feno_men.ului 
Acest proces are loc în două etape : 
- Faza anaerobă în care glucoza (in absenţa aerului) se transformă, 

printr-o . succesiune de reacţii , în acidul piru,•ic (CH3 -CO-COOH). 
- Faza aerobă (în prezenta ox.igenului) în care acidul piruvic este trans-

format conducînd în final la apă şi dioxid de carbon. , 
Faz.a anaerobă care conduce la transformarea glucozei în acid piruvic 

este comună atit pentru procesul de respiraţie cit şi pentru procesele de• 
fermentaţie (alcoolică, lactică). Într-o primi\ etapă în celule glucoza se trans
formă în etanol, iar în condiţii anaerobe unele tipuri de bacterii produc 
acetonă. 

În muşchiul uma.n, în decuFSul unui efort intens, glu coza se transformă 
în acid lactic producînd o cantitate însemnată de e!'lergie. 

AG = -198 kJ. 

Tocmai această acumulare de acid lactic este cea care creează spasme 
musculare, cînd efortul este brusc, iar oxigenul se află în ţ~sut în cantităţi 
insuficiente. Pe măsură ce oxigenul ajunge în muşchi , acidul lactic se trans
formă în acid piruvic, produsul normal al degradării aerobe. 

2 CH3CH(OH)C00H + 0 2 ~ 2 CH3CO -COOH + 2 H20 

ÂG = -387,5 kJ. 

In continuare acidul piruvic se transformă în acid acetic, iar acesta 
în dioxid de carbon şi apă - produşii finali ai oxidării metabolice. 

De fapt degradarea glucozei presupune o serie de etape intermediare 
tn care se formează acizi di- şi tricarboxilici, aldehide şi hidroxiacizi. 

Se va prezenta bilanţul energetic general al degradării gluc;ozei: 
C6H 120 11 + 2 0 2 ~ 2 CH3COOH + 2 H20 + 2 C02 AG = 1 103,f kJ 
2 CH3COOH + 4 0 2 ~ 4 C02 + 4 H20 AG = 1 7Git Id 

AG = 2 8G7,5 -Id 

Pent ru a scrie biianţul energetic referitor la grupele de reacţii care folosesc 
praduşii de degradare· ai glucozei pentru sintetizarea de noi compuşi vom 
ţin~ seama ele faptul că dintr-un mol de glucoză se obţi n 38 moli de ADP. 
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Acesta la rîndul său se transformă în ATP cu formare de legături fosfat noi, 
bogate în energie (33,5 kJ). Cu aceste precizări bilanţul energetic poate fi' 
prezentat astfel : 

38 ADP + 38 Fosfat ~ 38 A TP ilG = 1 273 kJ 

Făcînd raportul acestor energii rezultă 1273/2867,5·100 = 45%. Aceasta 
arată că 45 % din energia eliberată prin oxidarea glucozei este stocată în 
ATP iar restul este pierdută ·sub. formă de căldură. Deci degradarea biochi
mică este deosebit de eficientă sub raport energetic. Pentru a pune în evi
denţă aceasta este suficient să arătăm că o maşină cu abur transformă în 
lucru util cel mult 15% din energia carburanţilor, iar un motor de automo
bil 25%. 

INTREBARI 

1. Ce forme de energie însoţesc reacţiile chimice ? 
2. Care este legătura dintre stabilitatea unei ~ubstante chimice şi căldura ei de formare ? 
3. Explicaţi de ce 6.H a unei reacţii, ln care se degajă căldură, este negativă. 
4. Explicaţi ce determină ca într-o reacţie chimică să se degaje sau să se absoarbă căldură. 

5. De ce es te importantă legea lui Hess? 
6. Ce este căldura de neutralizare ? 
7. Cum variază entropia la transformarea gheţii în apă şi a acesleia în vapori? 
8. t.um poate fi apreciat sensul în care o reacţie chimică e\<Q)uează spontan? 
9. f.are este diferenţa Intre o reacţie spontană şi o reacţie rapidă ? 

10. Care sint cel doi factori de care depinde energia de organizare? 

INTREBARI CU RĂSPUNSURI LA ALEGERE 

1. ln care caz reacţia este endotermă? (1) Clnd 6.H < O; (2) clnd t!i.H > 1 ; (3) clnd 
.. !i'fl > o. 

2. Entalpia de formare standa·rd a clorului gazos ş i a bromului lichid este: (1) HJC12(g) > 
> HJBr9(1); (2) HJC1 2(g) = HJBr2(1); (3) HJC12(g) < liJBr2(1). 

3. !;itiind că energia de legătură H-0 este 455,6 kJ/mol, iar H-S este 355 kJ/mol, (1) 

căldura d e r~rmare a ape.I este mai ma re declt căldura de formare a H2S ; (2) căldura de 
formare a H10 este mai mică declt căldura de formart: a H,S ; (3) cele două călduri 
de formare slnt egale. 

4. Care dintre următoarele reprezentări grafice (fig. 2.17) ilustrează că o reacţie chimică este 
puternic exotermă ? 

Hr Hr 

J_ __ ~ I __ tte 

~--_j 
2 R-P 
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G. Care din următoarele perechi de reacţii chimice credeţi că au o variaţie totală de entalpie 

egală cn zero 'l 

(1) 
{
s + O: = sol (2) {N2 + 01 = 2 NO 
S01 + 1/2 0 2 = S03 2 NO + 0 2 = 2 N02 

(3) {co+ 112 0 2 = co1 

C02 = CO+ 1/2 O~ 

6. Variaţia de entropic la dizolvarea sării de bucătărie in apă este: (1) D.S < O ; (2) 6.S = O; 

(3) 6.S >O. 
7. La arderea carbonului : (1) D.S şi 6.H sint pozitive; (2) 6.S ş i 6.H slnt negative: (3) 6.S 

este ·pozitivă; iar 6.H negativă; (4) t:..S c sţe negativă, iar t:...H pozitivă. 
8. O reacţie chimică este spontană dacă : (1) t:..H < O; (2) 6.S > O; (3) t:..G < O. 
9. Entropia clorului gazos s'!ade cind: (1) clorul se dizolvă ln apă; (2) clorul este lichefiat; 

(3) clorul reacţionează cu hidrogenul. 
JO. O reacţie spontană corespunde unei variaţii de entalpie liberă: (1) D.G < O ; (2) 6.G = O : 

(3) t!J.G > O . . 

PROBLEME 

t. Calculaţi variaţia de entalpie pentru reacţia : 

SiH,(g) + 4 HCl(g) = SiClt(g) + 4 H1(g) 

ln luneţie ·de energiile de l egătură date in :m'!x::: 3 şi arătaţi da l-A reacţia este exotermă 

sau endotermă. 
R. -367 kJ 

2. Calculaţi căldura care se degajă la arderea a 12,5 g etenă dacă : 

t:..H= -1386,1 kJ 

ll. - 618,79 kJ 

3. Se dau următoarele 3 ecua\ii termochimice: 

Ca(s) + 2 H 20(1) = CaH (aq) + 2 HO- (aq) + H 2(g) + 430,54 kJ 

CaO(s) + H2 0 (1) = CaH(aq) + 2 HO- (aq) + 81,5 kJ 

H2{g) + 1/2 0 2(g) = H 2 0(1) + 285,5 kJ 

Determinaţi·· variaţia de entalpie pentru reacţia: 

Ca(s) + 1/2 0 2(g)-> CaO(s) 

R. t:..H = - 634,54 kJ 

4. f\,eacţia termitului este spectaculoasă şi puternic exotermă. Prin reacţie se produce fier 
topit ln elteva secunde. Dindu-se : 

2 Al(s) + 3/2 0 1{g) = Al10 3(s) t:..H, = -1 672 kJ/mol 

6.H1 = -836 kJ/mol 

calculaţi căldura degajatii ln reacţia unui mol de Fe20~ cu aluminiul. 

R. 6.H = - 836 kJ/mol 

li. Calculaţi entalpia de formare a C2H00H din următo.arele date: 

a) C1H50H(I) + 3 0 1(g)-> 2 C01(g) + 3 H 20(1) 6.H0 = ___: 1 365 kJ/mol 

b) 1/2 0 2(g) + H 2(g) -> H20(1) 6.H b = - 285,5 kJ/mol 

CJ C{s) + 0 1(g) -> C01(g) 6.H, = - 392,9 kJ /mol 

R. li~ = - 277,3 kJ 
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G. Calculaţi energia triplei legături ln acetilenă ştiind că energia totală de descompunere a 
acesteia ln elemente este 1 638,56 kJ/mol, iar energia de legătură C-H o găsiţi ln anexa s. 

R. ec= c = 810,9 kJ 

7. Arătaţi dacă reacţia 

2 CH4(g) + 2 C2H6(g)--+ 2 C3H,(g) + 2 H2(g) 

ar fi spontană dacă variaţia de entalpie ar fi nulă. Folosiţi 'datele din anexa 2. 

R. t:.S = -30,78 J/grad - reacţia nu este spontană. 

8. Considerlnd că descompunerea pietrei de var ar avea loc iără nici o variaţie de entalpie, 
calculaţi entropia standard a CaO(s), dacă variaţia de entropie ln timpul reacţiei este 
t:.S = 160,5 .J/mol„ i::.r entropiile standard ale CaC03 şi COa slnt indicate ln anexa 2. 

R. t:.S = 39,7 J/mol•grad 

9. Arătaţi ln ce sens reacţia de izomerizare a izobutanului este spontană la 25°C, dacă se 
dau următoarele date pentru : 

CH3 

I 
CH3 - CH- CH3 ~ CHa-CH3-CH2-CH3 

HJ (kJ/mol) 

lzobutan 

tt-butan 

131,7 

12.1,0 

s0 (J/mol ·grad) 

294,3 

309,7 

R. t:.G = 2,51 kJ. Reacţ'ia inversă este spontană. 

10'. Ştiind c,-, entalpia liberă de formare a apei este - 228,23 kJ/mol, iar a apei oxigenate este 
-103,25 l<J / mol, dcmonslra\i cti relcţia de descompunere a apei oxigenate est e spon· 
tană la. temperatură obişnuită (I = 25°C). 

R. AG = -124,98 kJ ; reacţia este spontană 
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s. 
.REACŢII CHIMICE 
FENOMENE CE SE PETREC IN TIMP 

3.1. INTRODUCERE 

În laborator am efectuat o serie de reacţii chimice care au fost repre
zentate prin ecuaţii stoechiometrice, în acestea indicînd li-se reactanţii şi 
produşii de reacţie. În marea majoritate a acestora transformarea reactan
ţilor în produşi avea loc într-un timp foarte scurt. Un studiu atent al reac
ţiilor chimice arată totuşi că în alte cazuri este nevoie de un interval de timp 
apreciabil pentru atingerea stării finale. Dacă comparăm cîteva reacţii bine 
cunoscute, din punctul de vedere al timpului în care au loc (arderea hîrtiei, 
reacţia ~intre clorură de sodiu şi azotat de argint, reacţia fierului cu acidul 
clorhidric sau ruginirea fierului) ajungem la concluzia că reacţiile chimice sînt 
fenomene care se petrec în timp. Toate fenomenele ce se petrec în timp se 
caracterizează prin viteză. Primele două reac.ţii menţ.ionate se petrec cu viteză 
foarte mare, iar ultimele cu viteză mai mică. · 

Temă. Repartizaţi ln următoirele trei grupe re:i.cţiile de mai jos, ln funcţie de viteza cu care 
se desfăşoară : 

a) reacţii rapide, 
b) reacţii cu viteză moderată, 
-c) rea() ţii lente. 

1) NH3(g) + HCl(g)-+ NH4Cl(g) 

3) Coroziunea metalelor 

5) 2 Al + 6 H CI-+ 2 AlC13 + 3 H 2 

2) CaC03 -+ CaO(s) + C09(g) 

4) NaOH+ HCI-+ NaCl + H10 

6) Fermentaţia alcoolică 

ln capitolul precedent s-au stabilit criteriile energetice conform cărora 
reacţiile chimice pot avea loc în anumite condiţii. Astfel s-a ajuns la con
cluzia că reacţiile chimice sînt spontane numai dacă variaţia energiei libere 
este negativă. ln afară de aspectul , energetic al reacţiilor chimice, o pro
blemă importantă este stabilirea vitezei (în · special pentru reacţiile cu apli
cabilitate tn practică), a factorilor care influenţează viteza, cit şi a meca
nismului acestor reacţii (etapele intermediare pe care le parcurge o reacţie 
chimică). Rezolvarea acestor · probl~me face obiectul cineticii chimice, ra
mură a chimie~. 

~.2. TEORIA CiOCNIRlLOR. COMPLEX ACTIVAT. 
ENERGIA DE ACTIVARE 

1n general, pentru ca o reacţie chimică să se . producă, este necesar ca 
o serie de legături. dintre particule să se rupă, iar altele să se formeze. Con
form teoriei cinetico-moleculare, particulele constituente ale materiei sînt 
într-o continuă mişcare avînd energii diferite. 1n lumina acestei teorii, redis
tribuirea legăturilor chimice are Joc în urma ciocnirii dintre particulele reac
tante. Nu toate · ci.ocnirile dintre particulele reactante sînt eficace, astfel 
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Fig. 3.1. Ciocniri între molecule: 
a - ciocnim neefficace ; b - cioc
nirt eftcac.e ; c - structura mole-

culei obţinute. 
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Fig. 3.2 .. Formarea complexului activat: 
a - reacţia chimică nu are loc ; b - reac

ţia a avut loc. 

încît să conducă la produşii finali de reacţie. Particulele care se ciocnesc tre
buie să aibă de asemenea o orientare favorabilă formării produşilor de reacţie, 
adică redistribuirii legăturilor chimice (fig. 3.1 ). 

Dacă energia particulelor care se ciocnesc depăşeşte o anumită valoare 
E - denumită energie de activare - reacţia se produce, iar particulele care 
satisfac această condiţie sînt activate. Prin ciocnirea dintre acestea se for
mează o asociaţie temporară bogată în energie, denumită complex activat. 

Particulele care se ciocnesc au o anumită energie cinetică. Prin cioc
nire o parte din energia cinetică se transformă în energie potenţială a com-
plexului activat. Dacă moleculele care se ciocnesc au o energie scăzută, legă
turile existente nu pot fi rupte, după ciocnire particulele se separă fără o 
modificare a structµrii acestora (reacţia chimică nu a avut loc, vezi fi
gura 3.2, a). În cazul în care particulele care se ciocnesc au o energie sufi
cient de mare, pentru a se produce ruperea legăturilor existente şi formarea 
altora noi, au loc reacţii chimice (fig. 3.2, b). Această energie minimă a par
ticulelor, necesară pentru formarea complexului activat, se numeşte energie 
de activare. 

Moleculele unul gaz au energii cinetice diferite, proporţlonale cu masa şi pătratul vitezei 
de deplasare a acestora. Un c1lcul statistic permite trasarea unei curbe care indică repartiţia 
energiei Intre moleculele gazului (fig. 3.3). AcelStă curbă arată c:l majoritatea moleculelor 

posedă o energie apropiată de o anumită valoare 
E w• numit:l valoare probabilă a energiei. Se observă 

Entrg1a 
" ~a mai prolla/H/d a 
{ 
e: 

!.: 
~ ..._ _ __. _ _ __,.J..LLICU.U"-"-'.U..U.WJ.L...._ 

F 

Fig. 3.3. Repartiţia energiei intre 
moleculele gazului. 
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că numărul de molecule care au energii mult mai 
mari sau mal mici dectt această valoare este redus. 
Aceasta ne permite să explicăm de ce nu toate cioc
nirile slnt eficace. Pe diagramă se indică d e asemena 
valoarea energiei d e activare E.. Moleculele ca1·c 
sa tisfac condiţia energetică E > E

0 
aparţin zonei 

haşurat e din Hg ura 3.3_. 

Să considerăm cazul general a l reac
! iilor de tipul : A2 + B2 - ·>- 2 AB. în mo-

a c 

Fi1g. 3.4. Ciocnirea molec ulelor A2 şi B2 : 
a - orientare nef avorobilă ; b - orte~tare 
favorabilă ; c - formarea complexulu·i ac-

Fig. 3.5. Modelarea reacţiei chi
mice : 

H2 +I2 .-.2HI. 

ttv.at şi a procbwşil.or de "reo.cţte. 

mentul ciocnirii moleculelor de tipul A2 cu ce~e de. tipul .Bz, acestea pot a~:r 
0 orientare nefavorabilă formării complexul~i ,:icti':'.at (fig.t_3·4• ~i;i:ud~ ori
entare favorabilă (fig. 3.4, b). Dacă este sati~f~cuta ~c~:s c:r~o~oleculele au 
entare (fig 3 4 b) reacţia va avea loc ·numai m cazu l r· 3 4 ) 

· · f: ~ t de mare pentru a forma un complex activat ( 1g. . , c o energie su ic1en · t"l · roduşilor 
cu o energie potenţială mai mare decît a reactan, 1 or şi a p ţ.. chi-

Conform teoriei complexului activat, pentru a avea loc o retac i~ . 
b · - 'ocnească dar nu toa e ciocm-mică particulele reactante tre u1e sa se ci . f ' d'ţ"a geometrică 

rile 'sînt eficace, ci numai acelea care satis ac con i i 
(de orientare) şi energetică. . . d" t · H · I cu for-

Să particularizăm acest mecanism pentru reacţia m r~ 2. şi \~ 
1 d ·d · dhidric Prin ciocnirea a două molecule (ciocnire c imo ec~1-

mare e aci 10 • 1 ctivat cu o energie 
~~~~ie~~ :;i~:;;ep!~~~~a:~: ;~0~:c~o~~:df:irf;1~~e e: l:găturilor conducînd 
la formarea de noi legături H - I (fig. 3.5). . „ . 

1 
• 

Să considerăm acum cazul general al unei rea~ţu de tipu . 
Reactanti ~ Produşz 

Pentru toate reacţiile chimice, exot~rme ş.i en~o~erme, ~omţple~u!i ~~~iă 
este starea cu energia cea mai riaicată , atît faţa e reac an .i c ; • 

v:t rotlusi Să rezentăm grafic variaţia energiei po~enţiale a .si.sten_iulm m 
~n~ţie d~ · 0 co~rdonată de reacţ.ie (sensul de evoluţie a reacţiei) (fig. 3.6). 

""" ~ 
~ 
~ 

-~ 

~ 
~ 

[R 

Coordonata tle reac.fte Coortfomrta tr4 rt'tlcf1e 

a 6 
F. '"6 Variaţia energiei potenţiale în .reaicţiile chimice :. 1g. . ..,.. . 

a) AH = Ep - ER <o (·r:. exotermă~ 
b) AH = E" - Ea >O .(r. endoterma) 
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1Fig. :l.i 

Moleculele reactante au o energie potenţială 
medie E 8 • Prin ciocnirea moleculelor energia 
potenţială a sistemului · creşte, întruţît trebuie 
să se efectueze un lucru pentru a învinge repul
siile electrostatice ale norilor electronici ai parti
culelor reactante, deci o parte -din energia ci.ne- · 
tică se transformă în energie potenţială. Mole
culele activate formează co-mplexul activat, ~u 
energia E*. Fiind instabil, complexul activat se 
descompune în produşi de reacţie cu energie 
potenţială medie EP mai scăzută. D~ fapt,_ deşi 
complexul activat nu reprezintă o substanţă care 
poate fi izolată şi observată, se consideră totuşi 

că are o serie de proprietăţi asemănătoare moleculelor, cum ar fi : masă 
moleculară, legături chimice," unghiuri între aceste legături, energie etc. 

Energia de actrvare a procesului este egală cu diferenţa dintre ener
gia complexului E * şi energia reactanţilor : E 0 =:= E* - En (fig. 3.6). 
Căldura de reacţie ÂH, atît pentru reacţiile exoterme cît şi pentru 
reacţiile ·endoterme este independentă de viteza de reacţie şi de ener
gia de activare. 

Temă. In cazul reacţiei A+ B-> C + D, dependenţa energ1e1 potenţiale de coordonata 
de reacţie C.R. este reprezentată ln fig.ura 3.7. Din grafic stabiliţi: a) valoarea ener· 
giei de ac tivare, atlt ln cazul reacţiei directe, cit şi ln cazul reacţiei inverse ; b) căi· 
durile de reacţie. 

3.3. VITEZA DE REACŢIE 

Observaţiile experimentale arată că transformarea unor reactanţi în 
produşii corespunzători de reacţie necesită .un timp îndelungat. Astfel_, t rans
formarea unui mol de glucoză în alcool etilic, prin procesul de fermentape 
alcoolică, durează mai multe zile. Dimpotrivă , reacţia de neutralizare a un;ui 
acid cu o baiă are loc într-un timp extrem de scurt; 

Pentru a pune în evidenţă desfăşurarea unei · reacţii chimice în timp 
este suficient să măsurăm concentraţfa unui reactant sa u a. unui produs în 
diferite momente. 

Se poate aprecia viteza de transformare a diferiţilor -reactanţi măsu
rînd variaţia concentraţiei acestora în unitatea de timp. Această mărime 
care indică varia/ia concentraţiei reactan/ilor sau produşilor 1n unitatea de timp 
se numeşte viteză de reacţie. Analogia acesteia cu noţiunea de viteză cunoscută 
din mecanică este evidentă. Deosebirea constă în aceea că în cazul depla
sării unui corp, mărimea care variază este spaţiul parcurs, iar viteza de de
plasare reprezintă spaţiul parcurs în unitatea de timp. In general, oricărui 
fenomen care evoluează în timp îi este proprie o anumită viteză de desfă
şurare. 

E. I Viteza reacţ.iei poate fi determinată, folosindu-se o balanţă pe talerul 
căreia se · plasează vasul cu reactanţi : carbonatul de calciu (marmură) 
şi acidul clorhidric (fig. 3.8). La intervale regulate de timp se stabi
leşte, prin cîntă.rire, scă d erea masei în urma reacţiei chimice : 
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CaC03(s) + 2 HCl(aq) ~ 

~ CaCl2(aq) + H20(1) + C02(g) 
Să presupunem că într-un i_nter

val de un minut s-a produs o scadere 
a masei de 0,076 g folosindu-se 100 ml 
de acid. Referindu-se la faza lichidă, 
viteza de reactie poate fi măsurată 
urmărind scăd~rea concentraţiei aci
d ului (ionilor de hidroniu) sau cre~
terea concentraţiei ionilor de calciu 
din soluţie. 

Se poate calcula numărul de moli 
de CO care s-au degajat, ca fiind egal 2 . 

cu 0,076 (M co . = 44). Dar la for-
44 • 

marea fiecărui mol de C02 se formează 
şi 1 ion-gram de Ca2+ • . Volumul solu
ţ~ei fiind de 100 ml, creşterea concen
traţiei în ioni de Ca2 + va fi dată de ra-

portul: 

0,076·10 

44 

ioni-gram 
Fi.g. 3.8. Jru;talaţie pentru stabilirea 

.vitezei _de reacţie. 

Creşterea concentraţiei de ioni de ca2 ... într-un anumit interval_ de timp, 

în cazul no~tru un minut, se exprimă astfel : 

[Ca2+]t2 - [Ca2+]f1 

t2 - 11 

ioni-gram 
>CZ 2,~8 · 10-' l ·S 

0,076 ·10 

44·60 

Â(Ca2+J 
Raportul--""-

Âl 

· med1'e a reacţiei în intervalul de reprezintă viteza 

timp Ât şi se notează cu Vca.2+ (Â reprezintă o variaţie finită). Sau notînd 
Âc 

concentraţia cu c rezµltă ii = Ât · 

D - xprimăm viteza în fu.ncţie de cantitatea de acid consumată, 
aca e - f t l -

. deci de variatia concentraţiei inioni H+, trebuie să remarcam ap u .ca.pen-
tru formarea· fiecărui mol de COz se consumă doi moli de HCI. Variaţia de 

concentraţie în ioni de H+ se . poate exprima : 

[H+]t, - (H+],
1 

= Â[H.,.) ; 

viteza de reacţie în acest caz este : 

Â[H+) 

Âl 

ioni-gram 

l·s 
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Nr. ri~ 
moft „ 

i2 

y, 6 
I 
I 
I 

Fig. 3„9. Variiaţia numărului dE moli 
de C02 la . diferi-te intervale d€ 

timp. 

semnul minus indicînd scăderea în con
centraţie a reactanţilor. Înlocuind da
tele numerice se obţine pentru DH+ re
laţia : 

ijH+ = 2·0,076·10 = S 76 ·l0-4 ioni ·g 
44 ~60 ' l~ 

S b V V UHCI 2 . e o serva ca -- = - . , 
Dca2+ 1 

Vitezele cu care se consumă sau se 
formează reactanţii, respectiv produşii 
de reacţie, sînt proporţionale cu coefi
cienţii stoechiometrici. 

În general, pentru o reacţie de tipul aA + bB ·~ cC + dD se verifică 
I ţ . DA a . • fJ A iiu fJc Vo 

re a ia : - = - , sau m general - = - = - = - . 
' DB b a b c d 

O altă metodă, cu rezultate mai bune, care permite stabilirea vitezei 
· medii, cît şi a vitezei la un moment dat, este metoda grafică. Folosind datele 
din experienţa anterioară se reprezintă. numărul de moli de C02 sau ioni ca2+ 
formaţi la anumite intervale de timp. 

Se obţine astfel curba . din figura 3. 9. La momentul 11 concentraţia în 
Ca2+ ioni ·g/l are o aqumită .valoare y1 ; la momentul t2 concentraţia în ioni 
Ca2+ este y2 , la momentul /3 este y3 şi aşa mai departe. 

Valoarea Y2 - y1 reprezintă tocmai variaţia concentraţiei în ioni de 
Ca2+, deci A[Ca2+], iar 12 - 11 este Al. 

Examinînd triunghiul ABC se constată că 

BA BC . Y2 - Y1 . A[ Ca2+] _ . . . 
tg AC =-=- sau tg a = , deci tg oe = =v (viteza medie). 

AB 12 - 11 At 
Din punct de vedere geometric viteza medie este numeric egală cu tan

genta unghiului 6c. Dacă intervalul At se scurtează foarte mult, deci t
2 

se 
apropie de 11, unghiul a se măreşte. ln acest caz putem considera că 

fJ = lim A[Ca2+] . 
At-+O Al 

Coarda AC devine tangentă la curbă, iar tg a în punctul !1 reprezintă 
viteza la un moment dat. 

A t v • • tv d . tv d[Ca2+] ceas a expresie reprezm a o enva a v = sau se poate scrie 
dl 

de D . 't 1 . v = -. ec1 v1 eza a un anumit moment reprezintă derivata concentra-dt . 
ţiei în funcţie de timp. 

În figura 3.10 este reprezentată o metodă grafică de calcul al vitezei în 
diferite momente - deci al vitezei la un moment dat. Astfel, la momentul 

11 viteza este tg a1 = .1.; la momentul 12, tg a2 = ~ ; iar la momentul /
3 

X1 Xz 

viteza este tg a
3 

= Za 
X3 
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T 
Nr.de 
moli 

f3 Tlmpfs) 

Fig .. 3.1.0. Calculul vi·tezei de reacţie_ prin 
metoda, :grafică. 

- lt:-- - -- -

F~g. 3.11. 

Temii. Măsuraţi volumul de hidrogen de_gajat ln urma reacţiei dintre magneziu şi acid clor-
E. hidric cu ajutorul unei instalaţii de !ebl celei prezentate ln figura 3.11 (se va folosi o 

soluţie HCI 0, 1 N). Umpleţi biureta şi cristalizorul cu acid clorh,idric, iar apoi Intro
duceţi o panglică d e magneziu (ln biuretă). Citind volumul de hidrogen degajat, din 
minut tn minut, se poate trasl graficul reprezentind volumul de gaz degajat la anumite 
intervale de timp. Calculaţi viteza medie a acestui proces. 

Reacţia de esterificare, cît şi reacţia de hidroliză, sînt procese lente, 
reversibile, care pot fi studiate din punct de vedere cinetic. 

Teme. 1. Studiind reacţia de hidroliză a acetatului de etil s-au obţinut date}e din tabelul 
o 

. li 
3.1. Trasaţi curba [CH3COC2H~] = f(I) şi calculaţi panta ln punctul I = 60 minute. 

Tabelul 3. l 

I 
o 

t (min) li mol 
[CH3CO<;Il61! 

o 0,20 
30 0,19 
60 0,13 
90 0,082 

120 0,053 
150 0,035 

2. Viteza reacţiei : 2 N 20 5 ;:t 4 N02 + 0 2 variază 

în timp conform datelor din tabelul 3,2 de 

mai jos. Folosind aceste date trasaţi graficul 

V = f~I}. 

Dacă examinăm valorile vitezelor de re
acţie obţinute în studiul unei serii de reacţii 
chimice se ajunge uşor la concluzia că viteza 
de reacţie scade în timp (fig. 3.12). 

timp 
( s) 

o 
184 
319 
526 
867 

V 

Tabelul J . 2 

vi le7J1 
mol ! / i · min 

o 
1,36 · 10- 1 

1,26 ·10- s 
1,16 ·10- 3 

0,94 .10- 1 
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Fig .. 3.12. Variaţia v itezei reac
ţiilor chimice in timp. 
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3,4. FACTORII CARE INFLUENŢEAZA VITEZA DE REACŢIE 

Practica experimentală arată că viteza reacţiilor chimice este influ
enţată de concentraţie, temperatură, suprafaţă de contact şi catalizator. 

3 . .4.1. INFLUENTA CONCENTRATIEI REACTANŢILOR 
ASUPRA VITEZEI DE REACJIE 

E . I Introduceţi în trei eprubete aceeaşi cantitate de zinc (cîte două granule) 
apoi în prima 2 ml HCI 0,1 N, în a doua 2 ml HCI 1 N, iar în a treia 
2 ml HCI 2 N. 

Se observă că reăcţia decurge cu viteză mai mare în eprubeta a doua 
decît în prima şi în eprubeta a treia decît în a doua. 

Se constată deci că viteza depinde de concentraţia reactanţilor. În gene
ral, cînd se măreşte concentraţia acestora, viteza de reacţie creşte. 

Conform teoriei ciocnirilor, viteza unei reacţii este dată de numărul 
ciocnirilor eficace ce au loc în unitatea de timp. Prin mărirea concentraţiei 
unuia dintre reactanţi sau a ambilor numărul particulelor din unitatea de 
volum creşte, deci probabilitatea ca acestea să se ciocnească în unitatea 
de timp este mai mare. În consecinţă viteza de reacţie creşte cu mărirea 
concentraţiei. 

E. Efectuaţi reacţia dintre· tiosulfat de sodiu şi acid sulfuric şi stabiliţi 
dependenţa : viteză -: concentraţie. În urma reacţiei: 

Na2S~03 + H 2S04 -+ Na2S04 + S02 + S + H 20 

sulful precipită . Se lucrează la concentraţii diferite de tiosulfat, con
·centraţia în acid rămînînd constantă. 

Timpul de reacţie este considerat _timpul scurs de la amestecarea reac-· 
tanţilor pînă la apariţia primelor particule de precipitat. Se vor folosi soluţii 
de Na2S20 3 - 75 g/l şi de H 2S0 4 concentrat (p = 1,83 g/cm3) - 15 ml/I. 
Se introduc în patru eprubete soluţii de tiosulfat de diferite concentraţii 
obţinute conform indicaţiilor din tabelul 3.3. ln alte patru eprubete se in
troduce soluţie de H2S04 (cite 6 ml în fiecare eprubetă). După pregătirea 

Tabt /u/ 3. 3 

Voh1mul ln lnl Conc. sol . 
Nr. -- Na,s,o. Volum Timp Viteza lg 

cpru- Na,S,03 I H,O a H,so. t 
li = l f t 

lg V [Na ,s,o,) 
betel - - ml (5) 

(a) (b) a + b 

1 6 o 1 -

2 4 2 2/3 -
--

3 3 2 1 /2 -
- - --

4 2 4 1/3 -

5,6, cite 
7,8 - - - 6 ml 
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celor 8 eprubete cu soluţie se trece la efectuarea reacţiei chimice şi la măsu
rarea timpului pînă la apariţia primelor particule de precipitat. Se introduce 
conţinutul unei eprubete cu 6 ml H 2S04 în prima eprubetă cu tiosulfat, se 
măsoară timpul (cu un cronometru) pînă Ia apariţia sulfului .coloidal. Se 
repetă experienţa cu eprubetele 2, 3, 4 şi cu cite o eprubetă cu acid. 

După completarea primelor rubrici din tabel referitoare la concentraţia 
reactanţilor şi timp se va calcula viteza reacţiilor pentru fiecare experienţă. 

S-a stabilit relaţia iJ =!:le (viteza reprezintă variati:1 concentratiei în uni-
l:lt ' r 

tatea de timp). Se va lua în considerai:e faptul că sulful coloidal care rezultă 
în urma reacţiei devine observabil în momentul cinci concentraţia acestuia 
atinge o anumită valoare. Acestei valori îi corespunde în toate-experienţele 
variaţia !:le a concentraţiei reactantului (Na2S20 3). Se poate alege, în mod 
arbitrar, mărimea A.e ca unitate de măsură a variaţiei concentraţiei (!:le = 1). 
în aceste condiţii viteza de reacţie este numeric egală cu valoarea reciprocă 
a intervalului de timp scurs din momentul amestecării reactanţilor ş i pînă 
în momentul cînd apar particule vi:iibile de sulf coloidal. Aşadar , pentru 
calculul vitezei de reacţie se poate utiliza relaţia v = 1/t. 

Cu datele obţinute se trasează graficul dependenţei vitezei reacţiei de 
concentraţia soluţiilor de Na2S20 3 utilizate în cele patru experienţe .(fig. 3.13). 
După cum era de aşteptat, viteza de reacţie creşte cu creşterea concentraţiei 
în tiosulfat. Deci într-o primă etapă se poate scrie: v= {(c), adică v iteza de
pinde de concentraţie. 

V 
(1/t) 

Temi\. 

Tabelul J . I 

li 11\)> Na Os vi l eza ii (min) (mol/I) 

o 2 ,33 

184 2 ,08 

319 1,91 

526 1,67 . 
Fig. 3.13 867 1,35 

Studiindu-se reacţia de descompunere a pcntaoxidulGi de diazot 2 N~O:.-+ '1 ~O~+ Oa 
s-au obţinut dat ele din tabelul 3.4. Stabiliţi uileza medie pentru fi ecare i11 lcn .tl ele limp. 
Cunoscînd deriniţia vitezei de reac ţie stabiliţi unităţile de măsură pentru uecasla. Tra
saţi graficul de dependenţă: viteză - concentr.1\ic. „ 

3.4.J .1 . Ordin de reacţie. Molecularitate 

Să considerăm o reacţie de tipul aA ·I- iiB ->- Produş i, în care a ş i b 
sînt coeficienti stoechiometrici ai react:rn\ilor J\ ş i B. P ~: 1tru acest tip de 
reacţie viteza' va depinde de concen t ra \.iile lui J\ ş i B la anumite puteri şi 
de o serie de alţi factori cum ar fi: tempera tura, presiunea, catalizatorii etc. 
Acţiunea tu luror acestor factori se îng lobează în tr-o co Ps tantă k - denu
mită constanl[1 de viteză . În aces le condi ţi i vi teza de reac ţie se V [' e::-..prima 
prin relaţ i a : 

v = /; ·[AJ"'[Bl"n care reprezi ntă l egea uile:l't . 
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nA şi n B, puterile la care apar concentraţiile în ecuaţia de viteză , sînt 
definite ca ordine parţiale de reacţie (faţă de componentul A sau faţă de B). 
Ordinul tot al de reacţie se obţine însumînd ordinele parţiale nA + nn = n. 

Ordinele parţiale de reacţie n A şi n n diferă uneori de coeficienţii stoe
chiometrici a l cspectiv b. Suma coeficienţilor a + b = m reprezintă mol-e
cularitatea reacţiei. Aceste două mărimi : ordin de reacţie şi molecularitate 
coinci~ numai în cazul reacţiilor elementare foarte simple. 

Studiind reacţia CO(g) + N02 {g) ~ C02(g) + NO(g) pentru diferite 
concentraţii în oxid de. carbon şi dioxid de azot se obţin diferite viteze de 
reacţie (datele sînt prezentate în t abelul 3.5). 

T abelul 3.5 

[mol] I [ 1111)1 J 
J 

V I ~11~1 l Nr. crt. co - - NO, --
I I I ·• 

1 5, 1.10- • u, 17 .10- • 1,7 .10- 1 

2 5, 1. 10- • 0,3·1 · 10 -• 3,4 · 10-8 

3 5,1 . 10- • 0,68· 10- · 6,8 · 10- • 

4 5, 1 .10- • 0 ,:14 .10- • 3,4·10- 8 

5 10,2· lO- • 0,34 . 10 -• 6,S .10-1 

! 
6 15,3·10-· 0,34 .10- • H\ 2·1 

Ecuaţia de viteză va fi : 

unde neo şi n No2 sînt ordine parţiale de reacţie. Examinînd datele primelor 
trei experienţe se consta tă că dacă se menţine constantă concentraţia în CO, 
rlublarea concentraţiei în N02 conduce la o dublare a vitezei de reacpc . 

Deci n ~102 trebuie sfi fie ega l cu unilalea, ordinul par ţial în raport cu NO:! 
csl e I. Datele experi e nţelor 4, 5 ş i G obţinute la concentraţii constante ·1n N0 2 

i11dică faptul tă la dubla rea concentraţiei oxidului de carbon se dublează 
ş i v itez~. Si în aces t ca z n co = I, d eci şi faţă d e a cest component ordinul 
de reacţi e es te ega l cu unilalea. Î n aceste condiţii ordinul total de reac ţie 

este doi. Molecularitatea, rcprezentînd suma coeficienţilor stoechiometric i 
a i CO şi N0 2 , es te doi. Acest a este d eci o reacţie chimică pentru care 
ordinul d e reacţie corespunde cu molecularitat ea. 

O a lt ă metodă folosită pentru stabilirea .ordinului de reacţie est e 
r f!:1 gr~1fi c f1 . N e propunem să s tabilim ordinul d e reacpe faţă de tiosulf:i 1.11 l 
t.l e •; ud 111 î t1 reacţia aces tu ia cu :ll' Îdtd sulfuric. În aces t sco p fol os im 
da ll'IP ob \.iuu lc şi în rcg is lra l1~ î n t.cibclul 3.::3. Ecua \ ia v ilc· ;:ci dP rc ~t<:\ i e 

pe 11 L1 ·1 nt·csl p roces es te : 

v = k[Na2S20 3}" No,M. ·[H2S01]"u,·o, 
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Intrucît concentraţia în acid sulfuric ?qv 
este constantă în toate experienţele, ea 
poate fi inclusă în const anta k, aceasta 
notîndu-se în acest caz cu k' deci : 

v = k' ·[Na2S20 3r Na,s,o, 

Logaritmăm ex p resia şi obţinem : 

Ig v = lg k' + n Ns.,s ,o, ·lg[Na2S20 3] 

relaţie care exprimă o dependenţă liniară 
între lg v şi lg(Na2S20 3] (ecuaţia generală 
a unei drepte fiind y = a + bx) ; x = 

Fig. 3.14 

lg[ \"a2S20aJ : y = lg v ; a = lg k' ·, b 11 D · t ...1 t · = Na,s,o,· eca pan a "rep e1 
obţinute (tg ex) est e ordinul de reacţie în raport cu tiosulfatul d e sodiu 
(fig. 3.14). 

Pentru t rasarea graficului completaţi tabelul 3.3 la ultimele d ou ă r ubrici, 
lg v şi lg(Nţţ2S2 0 3], Cu d a tele obţinute trasaţi graficul. 

Temă. 1. E xpresia viteze i re1cţi ei chimice: Ha + Ia-. 2 HI est e u = k ·[H21 ·[r
2

) . Care este 
molecularitatea şi ordinul de reacţie pentru fiecare reactant ? 

PROBLEMĂ REZOLVATA 

- Stabiliţi expresia vitezei de reacţie pentru reacţia de descompunere a pcntaoi>idului 
de diazot. 

- Determinaţi constanta de viteză. 

Utilizaţi tn acest scop da tele din tabelul 3.6. 

R ezolvare 

1. 

2. 

3. 

4. 

5. 

Ecuaţia reacţiei · este: 2 N 20 5 -. 4 N0 2 + 0
2 

C•dculăm viteza medie ş i lnregislrăm datele ln tabelul 3 .6. 

Utilizlnd vitezele medii a le primului ş i ultimului interval stabilim ordinul de reacţie. 
Şcriem ecuaţia vitezei. 

Cal'lulă111 constanta d e viteză uli~izlnd vitezele medii şi concentraţiile medii. 
-.. .. 

--- -_ ---1 
llmp [N2 0 ,, J 

- t:.c - Ci + Cr v = - •= - - .. 
(min ) (mol / I ) t:.I 2 

„ 
(m•>l/l·ml11) ( rnol /1) 

(" · ,- t ) I 

I -- - - -o 2,33 1,36 .10- a 2 ,20 (j ,' .J(l-• 
18.J 2,08 l ,20· 10- 3 2,00 f.,3 · w- c 
319 1,!J I 1, 10 .10-3 1,79 (] ,!> · 10 "' 
526 1,67 0,94 .10- 3 1,51 6,3 .10- • 
867 1,35 
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2,23 - 2,08 
2. ii1 = ----- = 1,36 -10-• mol/l ·mln 

184 - o 
2,08 - 1,91 

v2 = ----- = 1,26 -10-• mol/l ·mln 
319 - 184 

3. ln general v = + k(N~05j• ; unde n repre7.intă ordinul de reacţie, Iar (N20 &l e.ste con· 

ceiltraţia medie. 
a) Pentru primul interval 

deci 

+ 1,36 -10-• mol/I ·niin = +k(2,20)" molll 

b) Pentru ultimul interval 

+ 0,94 -10-• molii ·mln = + k[l,51)" molll 

Se face raportul celor două viteze: 

+ 1,36 -10-• 

+ 0,94 ·10- · 

+k[2,20)" 

+k(l,51)" 

1,45 = 1,46" 

Logaritmlnd obţinem lg 1,45 = n lg 1,46 sau 

O, 161 = n(O, 164) 

11 = 1 

4. E xpresia vitezei de reacţie devine 

rea~ţia fiind de ordinul 1. 
:t. Utilizăm expresip v}tczci stabilită mai sus ş i liilocuind viteza medie şi concentraţia medie 

cu datele din ţabel obţinem : 

1,3.6 ·10-• mol /l ·mln = k ·2,20 molii 

k = 6,2·10-• min- 1 

Să exammam acum reactia 2 NO + 0 2-+ 2 N02 din punct de vedere 
cinetic, aceasta {jind o reacţi~ cu importanţă deosebită în industria acidu
lui. sulfuric şi azotic. Ecuaţia vitezei este : 

v = k(N0]2{ 0 2) 

Deci a tît ordinul total de reacţie cit şi molecularitatea sînt 3. Dacă 
se lucrează 'în exces de oxigen ordinul de reacţie devine 2, întrucît conce~
traţia de oxigen este constantă şi poate fi introdusă în const anta k, __ ecuaţia 
de viteză devine v = k[N0 2]2. Cînd reacţia are loc la concentraţ11 f~art~ 
mari ele NO · valoarea acestora poate f i introdusă în c1;mstanta de viteza 
şi '!cuaţîa dtviteză este: v = k!0 2 ]. Ordinul d~ reacţi_e în acest c.~z este 1: 
în ambele cazuri a avut Joc o degenerare d e ordm, ordrnul de reacţie nu mai 
corespunde molecularităţii. 

Temi\. 
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Cum vnriazCI viteza de rcacţi~: v = J.·[A]"A·[B]"u in funcţie de concentraţie pentru 
valor ile 11 ş i n indicate ln tabelul 3.7 ·dc m ai sus ? Completaţi rubricile libere şi ară-

A B , • I ă 
ţat i de cite ori creşte viteza clud concentraţia se dublează şi se t r 1p caz · 

Tabelul 3. 7 

[ B) = constant n„ = O n" = 1 ll ,1 = 2 n,1 = 3 

[A) = a ka 

[A) se dublează k 2a 

[A) se tripl ează k 3a 

[A) = constant Il a= Ll na = 1 na = 2 lin = 3 

(B) = b k b' 

[ BJ se dublează k (2 b)2 

(13) se triplează k ( Jb2) 

Care slnt ordinele de reJ.c ţie ln cazul in care concentraţia variază tn raportul 

u variază tn rapoartele: 1 : 1 : 1 
1 :2:3 

1 : 2: 3 dacă 

1 :4:9 
1 : 8: 27 

11" sau nu = ? 

3.4.1.2. Clasificarea reacţiilor chimice din punct de vedere cinetic 

Din punct de vedere Cinetic reacţiile se pot clasifica după ordin în re
acţii de ordinul 1, de ordinul 2 etc. De asemenea s-au pus în evidenţă şi 
ordine de reacţie fracţionare. Reacţiile se pot clasifica şi în funcţie de mole
cularitate în reacţii monomoleculare, dimoleculare etc. Ordinul de reacţie 
coincide cu molecularitatea numai în cazul reacţiilor simple, care decurg 
într-o singură etapă. 

Reacţii de ordinul 1 

E xpresia generală a unei reacţii de acest tip este : 

A ~ .ProduŞi 

Din această categorie fac parte numeroase reacţii studiate în 'chimia 
organică, anorganică şi nucleară, ca de exemplu : 

- descompunerea bromurii de etil : C2H 5Br ~ C2H 4 + HBr, 
- descompunerea diazoderivaţilor: descompunerea diazometanului de-

curge conform reacţiei: CH3 - N ·=. N - Cfl3 -+ C2H 6 + N2, 

- izomerizarea unor compuşi organici : ciclobutenă -+ 1,3-butadienă, 
- dezintegrările elementelor radioactive (naturale şi artificiale) (ta-

belul 3.8). 

Tabelul J . 8 

I 
I 

h:oloi> n caclic I Timp de lnjunu1liilirc 11/ 1 

':c '!C -+ 1;N + c + v 5, 76·103 ani 

1;~ J ':li ... •:!Xc + e + v 8 zile 

·;~u •:;u ... ·:~Th + :He . 7·10_, a ni 
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ffQ(J 1100 

~--Lo..----L~--L-, -

O 1000 lOOO JOOO tr51 

Pentru toate aceste procese ecuaţia de 
viteză este de forma: V = kJ[A) (k1 es.te 
constanta de viteză pentru reacţiile de ordi-

i 1) V 't . w • mol nu . i eza v se exprima m - -, concen-
l ·s 

t . • mol d k 1 ratla m -- , eci •1 în s- . . I 

Reacţiile de ordinul 1 se caiacteri
zcază prin · timpul d e înjumătă!:ire 11 / 2, 

mărime definită ca timpul în care a reac
ţionat jumătate din cantitatea iHiţială de 
substanţă. Pentru reacţiile de ordinul 1 

Fig. :us. Stabilirea timpului de- acesta este o constantă specificii fiecărei 
injumătăţire prin metoda grafic5 reacţii, caracteristică dependentă numai d e 
pen'tr u reacţia de [descompunere ( 0,639) 

a N20;;. k l1/2 = -k- . 

În tabelul 3.8 sînt date valorile timpilor de înjumătăţire pentru o serie 
de reacţii de dezi ntegrare. 

$ă considerăm reacţia de descompunere a N:iOs( N20 5 -7 N20 4 + ~ 0 2) 

şi să reprezentăm grafic variaţia concentraţiei pentaoxidului de diazot în 
timp (dedusă din variaţia de presiune, aşa cum rezultă din legea gazelor 
perfecte) (fig. 3 . 15). 

Din grafic se poate vedea clar că scăderea concentraţiei pe ntaoxidului 
la jumătate (de la 2 la 1) are loc într-un interval de 1 100 s. Scăderea 
concentraţiei de la 1 la 0 ,5 se produce tot într-un interval de timp egal 
cu 1 100 s şi aşa mai departe. Deci timpul de înjumatăţire penlru această 
reacţie este de 1 100 s. 

Reacfii de ordinul 2 
Forma generală a reacţiilor de ordinul 2 este : A + B ~ Produş i. Ca 

exemple de reacţii de ordinul 2 pot fi d ate următoarele reacţi i : 
esterificarea alcoolilor, de exemplu formarea acetatului de etil : 

CH3COOH + C2H50 H - CH3COOC:H5 + H20 

reacpi între molecule simple în fază gazoasă : 

H2 + 12 -7 2 HI ; C2H 4 .+ H2 ~ C2H 6 

Ecuaţia de viteză pentru toate procesele de acest tip se poate scrie 
astfel: v = k2 ·[A) ·IB] (k2 este constanta de viteză pentru reacţiile de or
dinul 2). 

Pentru a stabili unităţile în care 

tezei fiecare termen cu unităţile sale 

mol 
măsură 

l ·s 
. . mol) iar concentratia -- : . l 

se expnma k2 înlocuim ec l!aţia vi

d e măsură (viteza are ca unitate de 

mol __ kz mol . mol , deci k2 = ----
1 ·s l l mol· s 
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PROBLEMA REZOLVATA 

In tabelul 3.9 slnt date vitezele de rclc\ic dintre compuşii A şi · B pentru diferite con
centraţii ale acestora. Stablllp ordinul de reacţie pentru fiecare reactant şi valoarea constantei 
de viteză. 

T abt /11/ J . g 

Conc . ini jlalU C1nc . inl \ialil l 
[A] 1n1 Vite-za i ni}ialA 

nwl/I m ol /I m o l / I .s 
-I--ţ---'-----t-----::..::..:.:...____+-.-- -

2, ::i · l o-• 3, 1 . 10-5 !i,2 .10- ' 
II 4,6· 10- ' 6,2·10-1 4, 16 · 10- i 

,___ru 0,2.10- • 6,2.10- a l ,66 ·10- 1 j 

1. Expresia gen~rală a vitezei pentru reac ţii de tipul 

uA + bB -. Produşi, 

este v = + k(AJ"" ·(DJ"n 

2. Facem r .1portul dintre vil~zc li · (I I ) şi (lll) 

+ 4,16 ·10- • 

+ 1,66 · 10-~ 

1•(4,6 ·10- ')11 A(u,2 ·10-&)"o 

i· k(\J,:l · tu ·· ( "(!i,2. 10-6)"0 

0,25 = 0,50"" deci 11„ = 2. 

3. Pentru a stahili valonre!\ lui nu facem raportul dintre vitezele ( I) şi (II) 

+ 4, 16 ·10- 3 

( 
l )"o . 0,12!i = (1/4) 2 , deci 11 0 = 1. 

1. Expresia legii v itezei este : u = + kl A]2 ·[B)l . 

ă. Înlocuim dalele din tabelul 3.9 pentru procesul (I) in ecuapn gcncrah\ şi calculăm k 

k = 7,2 ·.104 12/ moP ·s. 

Teme. l. Scrieţi ecual ia de viteză pentru un pro· 
ces d e tipul 2A -o- Produşi. 

2. S-a studiat l'eacţia dintre trietilamină 
(CH3CH2)aN şi iodunl de metil (CH3 I) ln 
soluţie de nitrobenzen. Valorile vitezei de 
reacţie pentru diferite eoncentrapi ale rcac
tanlilor s int indica te !n t abelul 3.,10. Sta
biliţi ordinele de reacţi e. Scrieţi ecuaţia de 
viteză a aces tui proces ş i calculaţi con
s tanta de viteză. 

11 

mol /I ·s 

1,0 .10- · 

2,0 .10- : 

1,0 ·10- : 

1'abc/11/ J. 10 

11c113cu2'·N1 C li3 1 
11101/ I 11101/1 

0 ,02 0,02 

0,02 

I 
o.o~ 

0,01 0,04 
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Reactiile de ordinul 3 sînt mult mai complicate (A + C + B -+ ·Pro

duşi), ia~ tratarea lor din punct de vedere cinetic este dificilă. O reacţie de 
acest tip poate fi considerată oxidarea oxidului de azot la dioxid 

2 NO + 0 2 -+ 2 NO, 

3.4.1.3. Mecanisme de reactie 

ln studiul cinetic al . reacţiilor operăm -cu diferite tipuri· de ecuaţii : 
ecuaţii stoechiometrice ale reacţiilor chimice, ecuaţii cinetice care exprimă 
viteza de reacţie în funcţie de concentraţiile iniţiale ale substanţelor şi ecuaţii 
stoechiometrice ale i;eacţiilor parţiale. 

Ecuaţiile chimice (stoechiometrice) nu. dau indicaţii asupra „drumului" 
parcurs de reactanţi pentru a produce o reacţie chimică - nu precizează 
deci mecanismul de reacţie. Să încercăm să comparăm mecanismele de reac
ţie dintre hidrogen şi iod şi dintre hidrogen şi clor. Într-o primă etapă am 
fi tentaţi să afirmăm că aceste mecanisme pot fi asemănătoare avînd în 
v'edere natura reactanţilor şi a produşilor (hidrogen, . halogen şi acid halo
genat). Un studiu al acestor două r.eacţii stabileşte faptul că reacţia dintre 
hidrogen şi iod este o. reacţie reversibilă, dimoleculară, care se produce prin 
ciocnirea unei molecule de hidrogen cu una de iod (după cum s-a studiat) . 
Reacţia dintre hidrogen şi clor are loc în prezenţa luminii, molecula de clor 
se rupe formîndu-se atomi foarte activi 

llH = +273,42 kJ 

Aceştia dau naştere unei succesiuni de reacţii : 

CI·+ H 2 -+ HCI+ H· . llH = +4,18' kJ 

H · + Cl2 - HCI + Cl · llH = -187,26 kJ 

care poate fi întreruptă prin reacţii de tipul : 

2 Cl· - Cl2 

H· + Cl· - HCl 

(1) 

(2) 

(3) 

(4~ 

(5) 

Astfel de procese se nmpesc reacţii în lanţ şi se caracterizează prin trei 
etape importante: iniţierea . lanţului (1), prnpagarea (2, 3) şi întreruperea 
acestuia (4, 5). 

Această reacţie de sinteză H2 + Cl2 --+ 2 HCI, cu mecanism în lanţ, 
este utilizată şi în industrie l.a obţinerea acidului clorhidric în combina
tele chimice de la Govora şi Borzeşti. 

Arderea hidrogenului în clor are loc la circa 1 500°C. Reacţia este favo
rizată de prezenţa luminii şi se realizează în sobe de sinteză (fig. 3.16), 
confecţionate din cuarţ, materiale ceramice sau oţeluri speciale. Se folo
sesc aceste matţriale întrucît acidul clorhidric are o acţiune puternic 
corosivă. 

Soba, de formă cilindrică, se compune din maf multe tuburi de 
cuarţ care se introduc unul în altul (fig. 3.16 - 1). La partea inferioară 
a sobei este montat arzătorul (2) compus din două tuburi de cuarţ con
centrice, pentru admisia hidrogenului şi respectiv a· clorului. Dispozitivul 
3 este denllmit vizor şi este utilizat pentru aprinderea hidrogenului la pu-

nerea în func.ţiune a sobei. · · 
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Din soba de sinteză, acidul clorhidric iese pe la 
partea superioară, este răcit şi apoi se absoarbe în apă 
în scopul obţinerii unor soluţii con~entr~!e (30-:33 ~) 
care pot fi uşor de transportat şi uti!izat: întru.~it 
soluţiile de acid clorhidric sînt foarte corosive .• rnsta.laţ!il: 
necesare -absorbţiei se execută din cuarţ, gresie antiacida 
sau grafit. 

Temi. Scrieţi reacţia de clorurare a metanului, indiclnd etapele de 
iniţiere, propagare şi lntrerupere a lanţului. 

O reacţie chimică poate avea loc î~~r-o singură 
etapă, sau în mai multe etape. Suma e~uaţul?rv etapel~r 
intermediare reprezintă ecua.ţia stoech10metnca. globala. 
Astfel, unei reacţii care are loc în urma unui proces 
care se desfăşoară în două etape de forma 

A+A-+C 

C+B-+D 

ii corespunde următoarea ecuaţie stoechiometrică: 

2A+B -+ D · 

(1) 

(2) 

--HCI 

I 

Clz 

Fig. 3.1'6. Reacto
rul pent'l'u obţi

nerea HCI. 

Elucidarea mecanismului unei reacţii prin punerea în evidenţă a et.ap~
. lor intermediare şi a speciilor active (C în ex.emplul precedent) vcon~tit~ie 
una dintre problemele cele mai dificile cu care este confruntata cmebca 

chimică . · • 1 1) t deter 
Dacă una din etape este mai · 1en~ă (m cazu !1ostru ea es :_ . . ; 

minantă de viteză. deci ea controlează viteza de reacţie. 1n acest caz v - k [A) • 
iar C este un intermediar. 

Să considerăm reaţţia de hidroliză a unui derivat halogeroat: 

(CH
3

) 3CI + H 20 -+ (CH3hC - OH + HI 

ecuaţia de viteză este de forma u = J:[ (CH3)3C.~). Mecanismul posibil pentru 
această reacţie se poate exprima prm ecuaţ11le : 

(CH
3

)
3
CI -+ (CH3)aC+ + 1- etapă lentă, 

(CH
3

)
3
C+ + H

2
0 -+ (CH3) 3C-OH + H+ etapă rapidă 

H" + 1- -+ HI etap_ă rapidă. 

Temii. Pentru re1cţia de adiţie a acidului clorhidric la ete-nă s-a propus următorul mecanism : 
+ 

J:I+ + CH
2 

,.,, GH2 -+ CH3CH2 , etapă lentă 
+ 

CH
3
CH2 + c1- -. CH3 - CH2 - Cl etapă rapidă 

Scrieţi expresia viţezei de reacţi e şi ecuaţia reacţiei globale. 

Dacă o reacţie chimică (A + B -+ C) are loc în mai m.ulte etape •. în 
diagrama de variaţie a energiei potenţial~ vvor. apărea o . serie de maxime 
corespunzătoare complexului activat al fiecarei eta~e (~1g: 3.17). Căldu~a 
de reacţie nu este influenţată de mecanismul reacţiei chimice, deoarece m 
expresia acesteia : 

intervine doar energia stării iniţiale şi finale. 
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[ 
xca/ 
mol 

JO 
?5 
?O 
!5 
!O 

5 At-tJ 
o~----------

CoordonotQ th reac/1e 

Fig. 3.17. Variaţia energiei poten
ţiale pentru o reacţie ce decurge 

in mai multe etape. 

[ 
kca/ 

M~;· .Y\_ 
JO C 

5 ArB 

O Coordonata de rcac/1c 

Fig. ill8 

Să considerăm o reacţie A + B -)- C care am loc în două etape; 

A+B-)-Q 

Q-)- c. 
Diagrama energiei potenţiale este prezentată în figura 3.18. Maximele 

curbei corespund celor doi complecşi activaţi ai celor două procese. Al doi
lea proces va fi mai rapid întrucît energia de activare est e mai scăzută. 

Temă. Din diagrama prezentată tn figura ?.18 stabiliţi energia de activare a fiecărei etape. 

3.4.2. INFLUENTA TEMPERATURII ASUPRA VITEZEI DE REACŢIE 

în general viteza reacţiilor chimice se modifică considerabil sub acţiunea 
temperaturii. Marea majoritate a reacţiilor chimice au loc cu o viteză mai 
mare la temperaturi mai ridicate. Creşterea temperaturii produce o creş
tere a v itezei particulelor reactante, fenomen ce este reprezentat în figura 3.19. 
Creşterea temperaturii produce o creştere considerabilă a vitezei, deci a ener
giei cinetice. Numărul ciocnirilor eficace dintre particulele care ating ener
gia d e activare Ea creşte în unitatea de timp, deci viteza procesului creşte 
de asemenea. 

Pentru a studia i nfluenţa t emperaturii asupra vitezei de reacţie vom 
examina comportarea sistemului tiosulfat de sodiu-acid sulfuric la diferite 
temperaturi. 

În acest caz menţinem c.onstante concentraţiile t iosulfatului de sodiu 
ş i acidului sulfuric ş i măsurăm viteze le de reacţie (la fel ca şi în cazul 
influenţei concentraţiei asupra viteze i de reacţie) la diferite temperaturi. 
E. În patru eprubete se int roduc cîte 4 cm3 soluţie de tiosulfat de 

sodiu (Na2S2 0 3) de concentraţie 75 g/ I, iar în alte patru eprubete se 
introduc cite 4 cm3 soluţie H2SO~ (15 ml / I). Se pun t oat e eprubetele 
într- un pahar Berzelius cu apă care se încă l zeşte. În apă este introdus 
un t ermometru cu ajutorul căruia se măsoară temperatura. Se va mă
sura viteza reacţiei dintre tiosulfa.tul de sodiu şi acidul sulfuric 
la : 30°C, 40°C, 50°r., 60°C. La temperaturile indicate se scot cite două 
eprubete (1 - la, 2-2a etc.) din paharul Berzelius ş i se amestecă 
conţinutul lor. 
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Fig. 3.20 
Fis . 3.19 

l amestecarea . soluţiilvr pînă la ap3:riţia 
Se notează timpul scu~s .:~ ~dică de sulf. Apoi se calculează viteza 

primelor particule d e prec1~1 . a '_ l /t După completarea tabelului 3.11 cu 
d e reactie cu ajutorul reacţ1e1 v~ - f : l d dependentă a vitezei de tem-
datele ~xperimentale, se traseaza gra icu e . 
peratură (f ig. 3.20). Tabelul J. 11 

I 1 I \ Tcmpe1·a.tt~\ Timp I Yi H·ză ln 1/T 
\ Nr. \ Vol. sol. I V oi. •ol. \ 

re \ T K 
t ( s) "= 1 /1 t 

I "'rubc t coi Na2S103 
ll1S0 4 

I 
I 
l -\ 

4 ml ( la) 4 ml 30 303 -1 

4 m: (2a)4 ml 40 313 -2 

1--;-;,- (3a) 4 ml 50 323 -3 
' I I 4 ml (4a) 4 ml tlO 333 

4 - faptul că viteza acestei reacţii chimice creşte 
Din grafic se ved e .~lar 

cu creşterea temperaturn: . t ţ'lor asupra vitezei de reacţie apare 
Influenţa ca.ncentraţnlo;. rea:_ ~n~ "A ·[B]"B. . . . • 

explicit în ecuaţia de v1t~.za . v --: ~·ifezei de reacţie apare imphc1t l~ 
Influenţa t emperatur n asupra t t . de viteză de temperatura 

constanta d e viteză k. ~ependen~a ~ons an e1 
t dată de ecuatia lui Arrhenrns . 

es e • k = A . eE./RT ~ 
T - temperatura absoluta, . R~ -. 

unde E „ est e energia d~ acti vare, tantă caracteristică hecare1 
constan1:a gazelor ideale, iar A este ~ c~n~ pe care moleculele le exc-

„ " - .z . Z este numărn l d ~ c 1ocn1r~ . . . ' 
reactn p. - P • . f ·tiunca <le ciocniri d1can ). . - ~ 
cută' într-o secundă. ş 1 p este ~ac t~1 a ,co n~tanteli de vite?-ă de temp~rat~1ra 

Cunoscî r:.d relaţia de depen ~n , . . 'r· ~ ·ergia de activare a d1fente-
l . . t o metoda •1 1 a ica, en . . ob 

se poate i;taoi i, prin r- l a~i Lmează ecuaţia lui Arrhenms şi se -
lor proce&e. În acest scop se og 
ţine: 

ln k = ln A + (- -:; ) ln e (ln e = 1) deci: 

·' - Ea . Această expresie este o funcţie liniară prin repre
ln k = ln . 1. 

RT . d tă (y - a - b ·x), unde 
zentarea căreia se obţine 0 reap - = -E IR (fig. 3.21). 

x """1/T, y ="" lu k, a = ln A, b " 
91 

. I 



f\fg. 3.21 

Deci reprezenttnd ln Ic tn funcţie de 
1 f T. se va obţine o dreaptă din panta 
care1a. se va putea calcula energia de acti
vare, mtrucît tg oe ,.,,. -Ea/ R. 

Temă. Folosind metoda prezentată pentru calculul 
energiei de activare, calculaţi această mărime 
pentru reacţia dintre tiosulfat de sodiu ('I 
acid l!ulfuric. . 

lndlcafil. Expresia vitezei de reacţie este de 
forma: 

/) = k{Na,S20atNa,s,o, ·(H,sO,)"H,SO, 

lnl~cuind pe .v cu 1/1 şi pe k cu relaţia lui Arrhenlus, se obţine: 
1 
-; == J. . . e Ea/RT{NaaS103)"Na,s,o, ·{H, S04]"H2SO, 

I t d ' n ro ucem toate constantele ln constanta k ' (Atlt A cit şi t ţ•Jl 
stante de 1 · concen ra 1 e slnt con-
devin;: oarece s-a ucrat cu aceleaşi soluţii de tiosulfat şi de acid).• Expresia vitezei 

1 
- = k'·e-Ba/ RT ~ 
t . 

l.ogaritmind ;iceastă expresie se obţine : ln .:.· = ln . k ' - ~ 
t RT 

C.u valorile calculate ln prealabil ale ln .:_ ş· 1/ T t t 
t 1 , Do a e ln tabelul 3.11, trasaţi 

graficul şi calculaţi, din panta dreptei, energia de activare. 

Pentru a determina exp · t 1 · chimice t w 1mmen a energia de activare a unei reacţi" 
raturi. Ae:tf~ln~~:soas~î~~ s~o~~~:::ăd con~ian__te~e de viteză la diferite tempe~ 
= ln .A: -;- (Ea/RT1) şi la temperat:rav1Tez~ Ina :empe{atura T1: ln k, = 
poate ehm1na mărimea ln A prin scăd 2 • 1 · 2d --=. n A ·. ;--- (Ea/ RT2 ) se 
expresia : erea ce or oua ecuaţ11, obţinîndu-se 

ln .k2. - ln ·."k1 = -Ea/RT2 + Ea/RT1 sau 

ln k2 /k1. · = - Ea (-1 _ _!_) 
R T2 T1 

din care se poate calcula energia de activare 

Ea = -R Ti . T2 ln kz 
T1 - Tz ki 

Temi. ~!11~o~:~d:::,1::a~ţia dintre iouul hexaacvacrom (+3) şi ionul tiocianat cu formarea 

{Cr(HaO),J•+ + SCN- - {Cr(HaO)sSCNJH + HaO 
avlnd ecuaţia de viteză: · 

·. 92 

Valoarea lui k la 14°C este 2,0•10-< l/mol·s, Iar la 30°C este 2,3·10-• l/mol ·s. 
C!lre este energia de activare ln acest caz? 

(R = 8,31 J/mol · srad) 

3.4.3. tNFLUENTA SUPRAFEŢEI DE CONTACT ASUPRA VITEZEI DE REACŢIE 

Suprafaţa de contact este un factor care influenţează considerabil vi
tezlţ reacţiilor chimice, în sistem eterogen. 
E. 1n trei pahare conice se introduc azotat de plumb şi icdură. pe po

tasiu, după cum urmează : în primul se pun citeva cristale de azotat 
de plumb şi cîteva cristale de iodură de potasiu, în al doilea, .Pulbere 
de azotat şi iodură, iar în al treilea, soluţii de azotat de plumb şi iodură 

: de potasiu. 
În toate cazurile are loc reacţia chimică a cărei ecuaţie stoechiome

trică · este 
Pb(N03) 2 + 2 KI ~ PbI2 i + 2 KN03 

Pbia rezultată este un precipitat de culoare galbenă. 
Se constată că reacţia are loc practic instantaneu în soluţie şi cu viteză 

mică în amestecul pulverulent; cînd reactanţii sînt sub formă de cristale, 
viteza r~·cţiei este mai mică . decît în cazul precedent. 

Care ~.ste explicaţia variaţiei vitezei de reacţi e în cele trei cazur-i? 
În soluţie, reactanţii se amestecă la nivel molecular, iar reacţia decurge 

cu viteză IQare, deoarece probabilitatea ciocnirii a două particule (ioni Pb2+ 
şi I-) este foarte mare în masa fluidului. Dimpotrivă, în amestecul pulve
rulent reacţia nu are loc în întreaga masă a sistemului, ci este loca
lizată la nivelul punctelor în care granulele de Pb(N03)2 şi K T vin în 
contact. 

În cazul cristalelor numărul punctelor de contact est e şi mai mic. 
Evident, numărul punctelor de contact care se stabilesc înt re granulele 

reactanţilor solizi este cu atît mai mare cu cit aceştia au un grad de dispersie 
mai mare (cu cîf; diametrul particulelor este mai mic). 

Concluzie. Faptul că viteza de reacţie în pulbere este mai mare decît 
cea observată în amestecul -de cristale dovedeşte că în sistemele eter~gene 
desfăşurarea· procesului chimic este favorizată de existenţa unor suprafeţe 
de· contact cit mai mari. 

Temă. ln două eprubete cu tub lateral se Introduce aceeaşi masă de fier : ln prima pilitură 
def.ier, iar ln a doua o slrmă de fier. Se ad1ugă apoi ln ambele eprubete cite 3 ml HCI 
2 N. Hidrogenul obPnut s e colectează sub apă. Stabiliţ i ln care eprubetă reacţia decurge 
cu viteză mai mare şi explicaţi de ce 'I 

3.4.4. INFLUENTA CATALIZATORILOR ASUPRA VITEZEI DE REACŢIE 

3.4.4.1. basificarea reacf iilor catalitice 
\ 

Catalizatorii sînt substanţe care modifică vit eza reacţiilor chimice, 
acţionînd asupra ll]ecanismului lor. Aceştia participă la reacţia chimică, 
dar se regăsesc cantitativ la sfirşitul ciclului de reacţie. In lecţii le de chimie 
de pînă acum aţi înt îlnit o serie de reacţii chimice în care se foloseau di
feriţi catalizatori : reacţia de descompunere a clorat ului de potasiu în pre
zenţă de dioxid de mangan, reacţia ele obţinere a am oniacului pe catalizat or 
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-
de fie~, reacţia ~e. oxidare a dioxi~ului de sulf în prezenţă de pentaoxi~ de 
vanadm sau ox1z1 de azot, reacţia -de dehidrogenare a unor hidrocarburi 
în prezenţă de catalizatori metalici etc. 

E . , ~fectuaţi reacţi~ de descompunere a apei oxigenate (H
2
0

2
) în absenţa 

ŞI în pre~enţa c~torva s~bstanţ~ : Mn02 , Fe20 3 , Si02 , soluţie de MnCI
2 cu NH3 m soluţie apoasa, soluţie de FeCl3 cu CuCI

2
• Observatiile siste-

matizaţi-le în tabelul 3.12. ' 

Tabelul J . 1 !? I, 
I I Si;le 11111l .;l utliat . Obser.va li i ::-\1'. l!c fnzc 

Concl uzi l (vil c n 1 procc a1l 111) cli n s i>tem 

ll20~ 
. 

1I202 şi l\fl!Oz 

H 20a şi Fr"0 3 

11202 ~ i Si02 '" 
Hz02 ş i sol. ~lnCl2 , NI-Ia I 

' 
112()2 şi S'.ll. F cCl„ CuCl2 

Examinînd i:ezultatele din tabel se constată că unele substante au o 
acţiune catalitică mai puternică mărind considerabil viteza de reacţi~. altele 
au o acţiune mai slabă, iar altele nu acţionează deloc asupra vitezei reac
ţiei chimice. 

O altă concluzie care se desprinde este că sistemul reactanţi-catali zatori 
poate fi format dintr-o singură fază (porţiune omogenă dintr-un sistem, 
s~parată de restul sistemului prin suprafeţe d e separare) sau din .a1..e dife
rite (solid-gaz, solid-lichid, două lichide nemiscibile etc.). 

Reacţiile în care cataliz.atorul şi reactantii apartin aceleiaşi faze se înca
drează în cataliza omogenă, iar cele in car~ catali~atorul constituie o fază 
independentă în cataliza eterogenă. 

I 

Temă. Studiaţi reacţia de descompunere a KCl03 ln prezenţă de Mn0
2

, Fc
2
0

3
, CuO, Si0

2
• 

lndioaţi care dintre aceste substanţe are acţiune cat aliticii şi care din tr e cataliza tori 
a re acţiunea cea mai eficientă. (H ezultatcle Ic puteţi preze nta, sub Linnă de Labei.) 

in studiul chimiei organice s-a u examinat o serie de reactii care au Ioc 
sub acţiunea unor enzime (substanţe organice cu structură prot~ică). Acestea 
în. c~ncentraţii foarte mici, au acţiune catalitică într-o serie de reacţii bio~ 
chmuc~ .. Aproape toate transformările chimice care a u loc în celulele v ii, 
cu~ _ar f1 oxidarea, cafe generează energie şi sinteza, care produce substanţe 
ch1m1ce pentru celulă necesită mai mulţi biocatalizatori - în general cite 
unul pentru fiecare ciclu de reacţii. Toate aceste procese se încadrează în 
cataliza enzimatică. 

, _ 1:oate reacţiile de fermenta ţie (alcoolică, acetică, lactică etc.) studi ate 
prna tn prezent au loc sub ncţiunea unor enzime. 

Tciui>.. S crieţi re:ie ~ii l t• ele oh! i n~t·•; a :ikoolului etil ic şi a acidului a<· etic priH fer.i1~nl'..lţ ic. 

. În concluzie, fe nomenele cat.ali Lice pot fi: omogene, eterogene sau enzi
matice. 
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3.4.4.2. Proprietăţile generale ale catalizatorilor 

Orice catalizator este caracterizat prin activitate catalitică. Aceasta 
se poate măsura ca viteza de reacţie exprimată prin numărul de molecule 
ce reactionează în unitatea de timp pe unitatea de spaţiu de reacţie (adică 
volumu'! pentru cataliza omogenă şi suprafaţa pentru cea eterogenă). Pentru 
evaluări ale activităţii catalitice, în scopuri tehnologice, în locul suprafeţei 
se poate utiliza volumul sau masa de catalizator. . _ 

Activitatea catalizatorilor scade treptat în timp - se dezactiveaza. 
De aceea din timp în timp catalizatorii trebuie reactivaţi. 

O clasă de substanţe denumite promotori măresc considerabil act!vi
tatea catalizatorilor. Este de subliniat că promotorii, în absenţa cataliza
torilor, nu modifică viteza de reacţie. Astfel alumina, Al20 3, nu cat~lizează 
sinteza amoniacului, în schimb fierul obţinut prin reducerea oxidulm Fe30 4 
are proprietăţi catalitice în această sinteză. Se constată că în preze~ţă de 
alumină (Al20 3) acţiunea catalitică a fierului creşte considerabil, deci alu-
mina întruneşte calităţile unui promotor. . 

Anumite substanţe ' au capacitatea de a reduce sau, în unele cazur~, 
de a anula acfivitatea catalizatorilor. Kceste substanţe se numesc otrăvuri. 
Astfel catalizatorii de fier folosiţi în sinteza amoniacului s înt otrăviţi de 
urme 'de oxigen, oxid de carbon ş i compuşi cu sulf. Inhibitorii micşorează 
viteza. reacţiilor chimice, acţionează asupra reactanţilor şi nu asupra cata
lizatorului. 
E. Unele fructe şi legume ca : merele, piersicile, cartofii se înnegresc cînd 

sînt tăiate şi expuse în aer. . 
Mojaraţi o tabletă de vitamina C (acid ascorbic) şi dizolvaţi-o 

în 50 ml apă, agitaţi soluţia. Tăiaţi două felii subţiri de cartof şi în
muiaţi una din. ele în soluţie de acid ascorbic, iar alta în apă şi lăsaţi-le 
în aer pe o hîrtie. După 20 min se observă că felia tratată cu vi
tamina C nu s-a înnegrit, pe cînd cea introdusă în apă se închide 
la culoare. 

· Înnegrirea fructelor sau legumelor se datoreşte unei reacţii de oxidare 
în aer, care se produce sub acţiunea unei enzime numită tirozinaza. Acidul 
ascorbic (vitamina C) împiedică această reacţie de oxidare, acţionînd ca 
inhibitor. 

Acetanilida (C6 H3 NHCOCH3) este inhibitor al reacţiei de descompunere 
a apei oxigenate. 

De asemenea tetraetil plumbul (Pb(C2H5)4) este un inhibitor al reacţiei 
de oxidare spontană a hidrocarburilor înainte de comanda prin scînteie, 
în cilindrii motoarelor cu explozie ; tetraetil plumbul este numit şi anti· 
detonant, deoarece înlătură fenomenul de detonaţie. 

O caracteristică importantă a catalizatorilor este seleclivitalea, mani· 
festată prin aceea că ei favorizează numai una din mai multe reacţii po
sibile. Astfel alcoolul etilic, în prezenţă de alumină la 350°C poate suferi 
o reacţie de deshidratare : 

Folosb1d cnl ;1~ i zal'J: ·ii d.~ cup ru metalic la 200°C are loc n~acţia: 

C.:1.1 .~ ·· 
Cu 

n H 25o"c CH:iCHO + I-12 
ac:etaldel.lhlă 
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deci o reacţie de dehidrogenare. Dacă folosim acelaşi reactant şi acelaşi .cata
lizator dar modificăm temperatura (250°C), are loc reacţia : 

Catalizatorii îşi modifică astfel selectivitatea în funcţie de condiţiile 
de lucru. 

3.4.4.3. Autocataliza 

Fenomenul de autocataliză are loc în cazul în care unul dintre pro
duşii de reacţie are acţiune catalitică asupra reacţiei chimice din care re
zultă . . De exemplu, hidroliza esterilor este catalizată de ionii H3Q+ : 

C2H50N02 + H 20 ~ HN03 + C2H 50H 

dar acidul azotic format ionizează, pune în JH>ertate ioni H3Q+, în consecinţă 
reacţia este autocataliz~tă prin formarea acidului azotic. 

E. Urmăriţi reacţia de oxidare a acidului oxalic de către permanganatul 
de potasiu în mediu acid, ca fenomen autocatalitic. Se pregătesc două 
pahare Berzelius de 250 ml soluţie de acid oxalic (6 g acid oxalic în 

· 300 ml apă distil~tă), 10 ml soluţie H 2S04 concentrat, 100 ml soluţie 
KMn04 (0,01 M), cristale de MnCl2• 

În fiecare pahaf Berzelius se introduc: 150 ml soluţie acid oxalic, 
5 ml soluţie acid sulfuric concentrat şi 50 ml soluţie de permanganat 
de potasiu. Într-unul dintre pahare se introduce un cristal mic de MnCl2 • 

Se agită ambele soluţii şi se notează timpul scurs din momentul ames
tecării soluţiilor pînă la decolorare pentru ambele soluţii. Se va ob
serva că soluţia în care s-a adăugat clorură de mangan se decolorează 
mai repede decît cealaltă. 

Ecuaţia globală a procesului redox care a avut loc este: 

5 H:i.C20 4 + 2 KMn04 + 3 H2S04 = K1 S04 + 2 MnS04- + 10 C02 + 8 H 2 0 

. Această reacţie nu se prOd uce însă direct; o picătură de soluţie de per
manganat nu se decolorează imediat cînd este adăugată într-o soluţie con
ţinînd exces de acid oxalic şi sulfuric. Culoarea roz a soluţiei (datorată pre
zenţei ionului MnO') persistă, dispărînd numai după un anumit interval 
de timp. Dacă se adaugă mai multe picături de KMn04 , timpul necesar 
pentru decolorarea fiecărei picături descreşte din ce în ce mai mult ca, în 
final, culoarea să dispară imediat după adăugarea picăturii de perman
ganat, pînă cînd întreg acidul oxalic este consumat. Această particularitate, 
ce nu se observă în alte reacţii de oxidare cu permanganat, indică faptul 
că ecuaţia precedentă nu dă informaţii referitoare la mecanismul reacţiei. 

·Faptul că la înce.put reacţia este lentă, iar„ viteza acesteia creşte pe măsuriţ 
ce procesul redox avan.sează, arată că în p erioada iniţială lent~ se creea& 
condiţii pentru accelerarea reacţiei . Dc~olorarea solupe: se _prod uce datori.lă 
reducerii manganului «J·e fi starea de .·o~idare (VII) la (J II) ·ţ etapa întîi 
(1). Apoi manganul cţe la starea de oxidare (III) trece practic instantaneu 
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în starea de oxidare (II) - aceasta este etapa a doua (2). Manganul din starea 
d~ ox,idare (II) reacţionează rapid cu ionul MnO;-(VII), formîndu-se Mn (III) 
foarte reactiv - etapa (3). 

(1) Mn (VII) + H 2 C2 0 4 ~ Mn (III) + C02 

(2) Mn (III) + H2C204 ·~ Mri (II) + C02 

(3) Mn (II) + Mn (VII)~ Mn (III) 

(lent) 

(instantaneu) 

(rapid) 

In stadiul iniţial viteza reacţiei este co.ntrolată de etapa lentă . (1). De 
îndată ce concentraţia ionilor Mn (II) devine apreciabilă, reducerea per
manganatului poate să se desfăşoare (independent de etapa (1)) pe calea 
reprezentată de procesele (2) şi (3). Aşadar, creşterea vitezei de reacţie se 
explică prin schimbarea mecanismului, datorită prezenţei manganului în 
starea de oxidare (II). 

În acest ca~ catalizatorul nu a fost introdus din afară în sistem, ci s-a 
·format în timpul perioadei lente, deci are · lo.c un fenomen de autocataliză. 

Perioada lentă de iniţiere a reacţiei acidului oxalic cu permanganat 
poate fi eliminată prin introducerea, înainte de începerea . reacţiei, a ioni-

. lor Mn2+, activi din -punct de vedere catalitic. Această experienţă indică · 
existenţa unei perioade de inerţie în reacţia dintre permanganat de potasiu 
şi acid oxaHc şi posibilitatea de micşorare a acestei perioade prin introduc~
rea ionilor Mn2+. 

3.4.4.4. Mecanismul reacţiilor catalitice 

Experimental s-a constatat că viteza reacţiilor în care intervin catali
zatorii este diferită de viteza aceloraşi reacţii în absenţa catalizatorilor. 
Aceasta se datorează modificării mecanismului reacţiilor şi scăderii, în ge
neral, a energiei de activare a procesului. 

E. Într-un pahar Erlenmeyer 'introduceţi 12 ml soluţie de tartrat dublu 
de sodiu şi potasiu (KNaC4H40 6 ) 10% şi încă lziţi la 70°C. Adăugaţi 
8 ml H 20 2 5% în soluţia caldă de tartrat. Se observă o degajare slab ă 
de gaz, în cazul nostru dioxid de carbon, datorită unei reacţii de oxi
dare a tartratului. Introduceţi 0,3 ml soluţie CoC12 (1 % ), (5 pică
turi). Se observă culoarea soluţiei 
(roz) şi o degajare ceva mai puternică 
de gaz. După cîteva secunde cu
loarea soluţiei devine verde, degajarea 
de ·gaz în acest µioment este mai 
intensă decît în cazul precedent. În 
final, culoarea soluţiei devine din nou 
roz, iar degaj.area de gaz încetează. ·!\! 

;:; 
~ Reacţia · de oxidare a tartratului are 

loc cu viteză mai mare în prezenţa CoCl2• 

În această reacţie CoCli are rol de catali
zator. Iniţial soluţia are culoarea roz, 
datorită Co . (II) ; soluţ ia devine verde, 
culoare caracteristică compuşilor cu Co 

7 - Chimie - ad. 333 

Coortlonoto de micpe 

Fig . . 3.22. Diagrama va.riaţiei enrr
g!ei p01tenţiale pentru ~eacţia 
în absenţa C·a•Lalizatol'Ului şi in 

prezenţa catalizatorului. 
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(III), moment în care degajarea de gaz este mai puternică' şi a-poi culoarea 
soluţiei d.evine iarăşi roz, datorită Co (II) (catalizatorul se regăseşte 
la sfîrşitul reacţiei în starea iniţială). 

Să i.nterpretăm din punct de vedere energetic procesele car.e au loc în 
reacţiile catalitice, referindu-ne la o reacţie de tipul A + B -+ C cu energia 
de.activareB4 (ene~gia potenţială a reactanţilor fiind En, iar a produşilor Ep). 
Dacă se foloseşte un catalizator K, viteza reacţiei este mai mare. Me.canismul 
de reacţie constă din două etap.e: 

A +K-+AK 

AK +B-+C +K 

(1) cu energia de activare Ea1 şi 

(2) cu energia de activare Eaz· 

Diagrama variaţiei energiei potenţiale pentru această reacţie e~te re
prezentată în figura 3.22. Se constată că energia de activare a proc~sului 
în absenţa· catalizatorului este mai mare decît energia de activare în pre
zenţa catalizatorului. Deci, catalizatorul micşorează energia de activare a pro
cesului şi aceasta conduce la o mărire a vitezei de reacţie : catalizatorul 
nu modifică valoarea căldurii de reacţie (6.H), mărind viteza reacţiilor chi
mice numai în cazul în care acestea sînt posibile din punct de vedere ener
getic (6.G < O). 

3.4.4.5. Catali:z:a omogenă 

ln sistemele catalitice omogene reactanţii şi catalizatorul aparţin ace
leiaşi faze. Cele mai numeroase reacţii catalitice în sistem omogen sînt cele 
care au loc în soluţie. Catalizatorii cei mai eficienţi în astfel de sisteme au 
proprietăţi acide sau bazice şi controlează vitezele unui mare n:umăr de 
reacţii din chimia organică şi din biochimie. 

Teoriile moderne ale acizilor şi bazelor au lărgit sfera acestor noţiuni. 
Astfel, în teoiia protolitică a lui Bronsted acizii sînt molecule sau ioni care 
pot ceda protoni (H 30+, H!lO, HCI; NH.t -etc.). Bazele se caracterizează prin 
posibilitatea de a accepta protoni (HO- , H20, NH3, ci- etc.). 

/Jozti 2 ucio'I ucid 2 6oză! 

În teoria lui Lewis acizii sînt molecule sau ioni care pot accepta o pereche 
de electroni (BF3, AlCl3, Fe3 +, Ag+ etc.) iar bazele pot ceda o pereche de elec
'troni (HO-, NH3, H20 etc.), 

buză ucid buză ac/ci 

Să studiem reacţia de descompunere a acitlului formic (HCOOH) în 
absenţa, respectiv în prezenţa catalizatorului (ioni de hidroniu proveniţi 
de la acidul sulfuric) : 

HCOOH-+ CO+ ~O 
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Coordonatâ de reac,tie 

Fi.g. 3.23. Variia.ţia enengiei !Potenţiale ipentr.u rea.cţi1a d e des
compunere a a cidul!ui· foruni'C: HOOOH -+CO+ iHzO. 

Mecanismul reacţiei necatalizate este reprezentat în figura 3.23. Viteza 
de descompunere este mică, întrucît atomul de hidrogen legat de atomul 
de carbon trebuie să migreze spre gruparea OH, proces ce presupune o ener
gie de activare mare. Adăugind în sistem acid sulfuric, viteza p:ocesu: 
lui devine mult .mai mare datorită ionilor H +(H30 +). Modelarea mecan1smulu1 
reacţiei este dată în figura 3.24 şi constă din următoarele etape : 

o [ o ]+ H-c/ +II+-+ H- c{ 
"-oH "01-1 

H 
. AO 

H-C,.f' -+ H + + co 
Catalizatorul (protonul cedat de acidul sulfuric) se regăseşte astfel la 

sfîrşitul reacţiei. Diagramele din figurile 3.23 şi 3.24 sînt particularizări ale 
diagramei generale d in figura 3.22. 

Coordunatti tle reactie 

Fig. 3.24. Variaţia energiei .potenţiale pentru reacţia de d~.com
punere a acidul.ui formic în prezenţa .caitializatorul·Ui. 
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V 

Fig. 3.25 

Fig.. 3.26. Graficul variaţiei 
ln timp a vo1umuluL de 
soluţie NaOH, necesair ne<U
tralLzării acild·ului rezultat 
în uiima hidrolizei aceta
tului de etil I-n aib.senţia ca
tializatorului _(l) şi 1n pre-

zenţa acestufa (2). 

Timp 

E. I Jntr-o eprubetă cu tub lateral in.troduceţi 2 ml alcool etilic (C,,,I-i50H). 
Cu ajutorul pipetei introdusă în dopul de la· gura eprubetei picuraţi 
2 ml de H 2S04• Identificaţi etena folosind o soluţie de permanganat 
de potasiu (fig. 3.25). 

Temă. Scrieţi ecuaţia procesului care a avut loc. Explicaţi mecanismul de reacţie ştiind că 
s·a putut izola intermediarul C2H5HS04 • Trasaţi diagrama energetică a procesului. 

· Reacţia de hidroliză a esterilor este catalizată de acizi sau de baze. 
In ambele cazuri procesul decurge conform unui mecanism propriu feno
menelor de cataliză omogenă. O importanţă practică deosebită o prezintă 
reacţia de saponificare, care este o reacţie de hidroliză bazică a grăsimilor 
(esteri ai glicerinei cu acizii. graşi) în urma căreia se obţin săpunuri. 

Urmăriţi hidroliza acetatului de etil, atît în . prezenţă cit şi în absenţă· 
de catalizator : · 

CH3COOC2H:; + H2 0.,:: CH3COOH + C;iH50H 
E. Într-un pahar Erlenmeyer se introduc,20 ml HCI 1 N şi 2 ml acetat 

de etil şi se notează · moment ul amestecă:rii. Cu ajutorul unei pipete 
se iau 2 ml din amestec şi se introduc îş paharul pregătit pentru ti
trare, în care se află 20 ml de apă răcită la gheaţă şi fenolftaleină. Se 
titrează cu o soluţie de hidroxid de sodiu N/10. Se iau probe după 5, 
10, 15 minute de la începerea reacţiei. Se repetă experienţa fo losind 
în locul soluţiei de acid clorhidric 20 ml de apă. Se vor compara valo
rile vitezei de reacţie în prezenţa catalizatorului cu cele în absenţa 
acestuia. Se reprezintă grafic numărul de ml de NaOH, cu care s-a 
'titrat, în funcţie de timp (fig. 3.26). · 
Mecanismul reacţiei poate fi prezentat astfel: 

CH3 -C<O + H + ~[CH3c<O ]+ 
OC2H5 OCrHs 

H 

[
CH3-c<

0 
]++H20. ~[CH3c<0 J~ -+ +C2HsOH 

O~~ OH 
H H 

(
CH3C,/O ]+-;. CH3COOH + H+ 

"'OH . 
H 

100 

în care e.tapa a doua este determinantă de viţeză, 
fiind cea mai lentă. 

E. Intr-un pahar Erlenmeyer introduceţi 4 ml 
acetat de etil şi 2 ml apă distilată (se constată 
că esterul nu este solubil în apă) apoi in-

. troduceţi 6 ml soluţie concentrată de hidroxid 
de sodiu (Na0H-50 o/o ). Astupaţi paharul cu un 
dop prin care este trecut un tub de 50 cm 
lungime, sau refrigerent, pentru a împiedica 
pierderea din sistem a vaporilor de alcool 
(fig. 3.27). 

Reacţia în acest caz este catalizată de ionii HO
proveniţi de la hidroxidul de sodiu. Mecanismu) 
de hidroliză în mediu bazic este : 

Fig. 3.27 

t '-, 
[

CH;3COOCiH6 1-
OH H -0 "ii ...... CH,-COOH + C,H,OH +HO-

Temii. Tras1ţi di!lgram1 energeticl pentru acest pro:eJ. 

In exeiµp lele anterioare toate reacţiile catalizate de acizi · şi baze au 
putut fi explicate din punct de vedere al mecanismului, bazîndu-ne pe teoria 
protolitică. 

Intr-o serie de reacţii din chimia organică se utilizează -drept catali
zator cloru~a de· aluminiu (AlC13). Acţiunea sa poate fi 'interpretată folo
sindu-ne de definiţia acizilor şi bazelor conform teoriei lui Lewis. Aluminiul 
din clorura de aluminiu poate accepta o pereche de electroni care poate 
proveru de la un derivat haiogenat (R-X). 

:CI: :CI: 
„ - - "+ •• - ·· -·· 

R:X: I: I+ 0 Al:Cl:-H:X:.\l:CI: 
..J:~··= „ .. :ţi: 

Să scriem schâiîa sintezei clilbenzenului după reacţia Friedel-Crafts : 
AICI, 

C:H5 Cl + C6 H6 - _ C.H6 - C6 H5 +HCI 
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Mecanismul acestei reacţii este: 

C2H5Cl + AlC13 ~ [C2H t CIAICl;l 

[C2HfClAlCI3] + C6 H6 ~ [C6 H6 C2 H5 ]+ + AlCI4 

[C6H6C2H5 ]+ +AICI~~ C6H5 C2 H 5 + AIC13 + H CI 

De fapt acest mecanism al re~cţiei Friedel-Crafts l-aţi întlînit în studiul 
chimiei organice reprezentat prin reacţiile : 

C2H5Cl + A1Cl3 ~ C2 Ht AICI;-

H 

C2 H5 

© +AlCI3+HCI 

În ace laşi mod se poate explica acţiunea cata litică a ionilor F e3+ din 
clorura ferică , a BF3 şi a ionilor de argint Ag +. 

Toate reacţiile de alchilare ş i acilare întîlnite în studiul chimiei orga
nice pot fi interp'retate prin acest mecanism. 

Temă. Scrieţi ecuaţia reacţiei de obţinere a etilbenzcnului pornind de Ia etenă şi benzen cn 
catalizator clorură de aluminiu. Stabiliţi mecanismul reacţiei. 

3.3.4.6. Cat.ali:za eterogenă 

Se cunosc o serie de reacţii care au loc sub acţiunea unor catalizatori 
solizi, reactanţii.fiind fluizi. Dintre acestea, o deoseb ită importanţă practică 
o prezintă : dehidrogenarea unor alcani pe cata1izatori metalici, reacţi ile 
de hidratare sau de deshidratare a unor compuş i organici pe catalizatori de 
oxizi metalici, o~idarea amoniacului pe catalizatori metalici etc. 

Spre deosebire de cataliza omogenă , în care reacţia se desfăşoară în 
întreg volumul sistemului, în procesele catalitice Pterogene reacţia are loc 
la suprafaţa catalizatorului. Din acest motiv, procesul se mai numeş te ş i 
cataliză de contact. 

Urmărind reac ţia de descompunere a apei oxigenate în prezenţă de di o
xid de mangan se constată că bulele de gaz se desprind d e pe suprafaţa 
particulelor de catalizator: Cataliza de contact este un efect de suprafaţă, 
deci accesul moleculelor . la suprafaţă este o primă condiţie care trebuie înde
plinită în cazul acestor reacţii. 

Moleculele de fluid se pot Hxa pe suprafaţa solidului. Acest fenomen 
de concentrare a molecqlelor la interfaţa solid-fluid se numeşte adsorbfie. 
Dacă legăturile dintre inoleculele fluidului ş i catalizator sînt de tip va n 
d e r W a a l s„ fenomenul este o adsorbţie fizic::i. Procesul de ad „, rbţie 
fizică este reversibil, deoarece prin ridicarea temperaturii sau ,C' 0 derea 
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·presiunii moleculele se pot desprinde de pe suprafaţă 
avînd loc fenomenul de desorbfie. 

O altă caracteristică a adsorbţiei fizice o repre-
zintă faptul că pe suprafaţă se pot forma mai multe 
straturi suprapuse (s traturi polimoleculare). Energia d e 
activare a acestui proces este foarte mică. La t empe
raturi mai ridicate se pot forma înt re moleculele fa zei 
fluide şi suprafaţa catalizatorului legături puternice 
avînd energie comparabilă cu cea a compuşilor chi
m1c1. Fenomenul se numeşte adsorbjie chimică sau 
chemosorbţie. 

F'ig . 3.:!!l. 

Orice proces de cataliză eterogenă este caracterizat prin următoarele 
etape: 

difuzia moleculelor reactanţilor către suprafaţa catalizatorului, 
adsorbţia fizică a acestora pe s uprafaţă, 
adsorbţia chimică (chemosorbţia), reacţie chimică pe suprafaţă, 
desorbţia produşilor de reacţie, 

difuzia produşilor în masa de rea.cţie. 

Se cunoaşte că hidrogenarea etenei pe catalizator de nichel are loc con
form mecanismului : 

CH2=CH 2 + H 2 ~ CH 2 -CH2 + H 
: : I I 
* * i * 

desorbţie 
H ~ CH 3 -CH 3---+ CH3 -CH3 

I I 
* * * adsorbi l fiz ic chemosorblt de;orb\ic produs de 

rcac\ic şi 
catalizat or 

Cu * s-au notat centrii activi ai catalizatorului. 

E . 
într-un pahar Berzelius se introduc 50 ml CH30H. Paharul se acoperă 
cu o rondelă d e azbest prevăzută cu un orificiu central. Se ia un dop 
de plută în care est e intrcdusă o sîrmă de cupru. Se încălzeşte la roşu 
sîrma d e cupru şi se fixează d opul de plută deasupra rondelei de az
best cu sîrma de cupru înroşită în amestecul d e vapori de alcool me
t ilic ş i aer (fig. 3.28). 

Are loc reacţia : 

CH3 -0H + 1/2 0 2 -r H -CHO + H:P 

Formarea aldehidei formice este sesizată prin mirosul caracteristic 
înţepător. 

Metalele tradiţionale, platina sau palad iul; pot cataliza reacţia hidro
genului cu compuşii organici nesaturaţi. Astfel, reacţia de hidrogenare a 
ete.nei C2H

4 
+ H 2 ~ C2H8 + 133,76 kJ se produce foarte lent chiar la 

temperatura de 300°C. În prezenţă de platină sau paladiu fin divizat re
acţia are loc la temperatura d ~ 25°C. Moleculele de hidrogen sînt adsor
bite de p latină sau paladiu , disociază , iar atomii de hidrogen se leagă de at omii 
d e metal. E nergia de legătură H-H este d e 434,72 kJ, iar energia de legă
tură Pt- H e&Le d e numai 230-250 kJ. Aceste legături metal-hidrogen se 
rup şi atomul de hidrogen se leagă d e rad icalul nesaturat care de asemenea 
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este . adsorbit pe suprafaţa metalului. Se formează astfel legături C-H pu
termce. Procesul are loc conform schemei prezentate mai jos : 

(1) 

(4) 

CH2 
I 
CH2 H H 

I I I I I I 
-Pt--Pt-Pt- ~ - Pl-Pt-Pt-

+H2 +JC2H4 /~~3 l 
CH2 . .. H 

I I I I I I 
-Pt-Pt-Pt- +- -Pt-Pt-Pt-

+C2Hs . 

(2) 

(3) 

Se vede clar că platina poate reintra în circuitul de reacţ.ii chimice. Se 
observă că, după fiecare ciclu de reacţie, suprafaţa cataliza.torului se elibe
rează de substanţele adsorbite, astfel înCît procesul catalitic poate continua. 

Sulful este o otravă tipică pentru catalizatorii pe bază de metale tranzi
ţionale (Fe, V, Pt, Pd) etc., întrucît formează sulfuri foarte stabile. 

Reacţia avînd loc la suprafaţa catalizatorului este deosebit de im
portant ca suprafaţa de conţact (catalizator-reactanţi) să fie cit mai mare, 
de aceea se folosesc catalizatori sub formă fin divizată . Aceştia însă nu re
zistă la temperatură ridicată, deoarece se aglomerează. Pentru a mări 
rezistenţa acestora la acţiunea unor factori fizici, se foloseşte suportul pe 
care se depune catalizatorul. Ca suport se poate utiliza cărbune activ, silicagel, 
alumină, argile etc. 

Reacţia de sinteză a amoniacului parcurge aceleaşi etape ca orice proces 
de cataliză. Moleculele de azot şi hidrogen difuzează către suprafaţa cata
lizatorului pe bază de fier, sînt chemosorbite pe suprafaţa acestuia şi diso
ciază în atom~ foarte activi (N2 ~ 2 N ; H2 ~ 2 H) care se combină dind suc
cesiv NH; NH2 ; NH3(N + H i=! ~H; N H + H ~ NH

2 
; NH

2 
+ H ~ NH

3
). 

Moleculele de amoni~c formate se desorb şi în ultima etapă difuzează 
în faza gazoasă (fig. 3.29). 

Activitatea catalizatorului poate fi mărită prin acţiunea unor promotori. 
Astfel, în sinteza amoniacului activitatea catalit:atorului creşte de patru 
ori adăugind 1,3% Al20~ şi J,6% KzO ca promotori. 

I Calql11ator 

Fig. 3.29. Modela rea reacţiei de sinteză 
a .aimoni:acul.ui. 
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S-a constatat că într-o serie de 
reacţii. chimice o){idul de aluminiu este 
un catalizator foarte eficient. Prin 
acea.<>ta se demonstrează totodată că 
ş i izolatorii (Al20 3) pot fi cataliza
tori, nu numai conductorii (metalele). 
Astfel alumina obţinută prin deshidra
tarea Al20 3 •3.H20 catalizează reacţia 

de deshidratare a alcoolului etilic: 

a b c 

F. , ·1 ''O Modelarea reacţiei de deshicl,ratare a alcoolului etilic pe catalizator Aii)3: 
J!-! . • ,o) • + f 0 2 . 

a :._ molecula de alcool+ catalizator; b ...,-- formarea ionu~ui C2Hs i xat pe - şi 
HO- pe Al3+ ; c -:---- formarea etenei . 

In acest caz centrii activi sînt ionii Al3+ şi 0 2 - (fig. 3.30, a) c.are ~o
voaca 0 disociere a moleculelor de alcool : CH3CH~OH ~ CHs~HtO .-. 
Ionii HO- se fixează pe cationii Al3+, iar ca~ionii ~H3CHt p e ~n amon veci~ 
02- (fig. 3.30, b). Carbocationul CH3CHi pierde ionul H ş1 se formeaza 
astfel CH2 = CH2 (fig. 3.30, c). 

Catalizatorul se deshidratează prin încălzire, ~stfel. es~~ readus la starea 
iniţială, deci este regenerat pentru o nouă reacţie c~1m1ca. . . . 

Oxidul de aluminiu este folosit drept cataltzator m reacţn de h~dr~tare 
{a etenei cu formare de alcool, a acetilenei cu formarea ac~taldeh1de1 sau 
acetonei), de deshidratare (condensarea alcoolilor cu amon~acul · pentru a 
obţine amine, deshidratarea alcoolilor) sau în cracarea parafm~lor cu masă 
moleculară mare. 

Actiunea catalitică a oxizilor metalici se poate datora nu numai carac-
terului 'acido-bazic al acestora, ci şi , proprietăţilor semiconductoare. V 

Acesta este cazul oxizilor metalelor tranziţionale, a căror struct.ur~ 
cristalină ·se poate prezenta ca un ansamblu periodic, co~pac~, de.amo~1 
în ale cărui goluri sînt plasaţi cationii. La. niv~lul s?pra~eţe1_ sohdulu1, .cati
onii pot trece intr-o stare de oxidare superioara sau mfenoara, în fu~cţ1e d~ 
tratamentul aplicat. Astfel, la suprafaţa unui cristal de Cr20s P.ot sa a~ara 
cationii: cr2+ sau ere+, <;:r5+, Cr6+ t;lupă cum ·tratamentul te;!1uc s-a f~cut 
în atmosferă redu~ătoare sau oxidantă. Cationii Crc+ sau Cr ~u tendm.ta 
de a reveni în stare de oxidare trei, comportînd1;1-S? ca acc~pt.0~1, .respe~tt~ 
donori de electroni. Centrii activi ai catalizatorulm smt const1tmţ1 dm ace1aş1 
cationi care interacţionează cu moleculele reactanţilor, activîndu-le. . 

Aplicarea unui cîmp electric poate conduce la un transfer. de electrom 
între cationii avînd numere de oxidare diferite. Din ac.este motive un ast.fel 
de oxid de crom pr~zinta proprietăţi de ·semiconductibilitat':• spre deoseb1~e 
de Al O care este un i!olat.or din punct de vedere electric. C.oncentr~ţ1a 
catio;il;r cu valenţă superioară sau inferioară se controle~ză mtroduc~nd 
în catalizator ioni străini. 'Astfel impurificarea catalizatorulm Cr203 cu T102 
conduce la substituirea unor ioni crs+ din reţea cu ioni TiH . . 

I ntrucît în cristal trebuie să se menţină neutralitatea electri~ă, un ca
tion era+ se reduce la Crs+, devenind un centru donor. Cu alte cuvinte, creş
t erea sarcinii pozitive, ca urmare a substituirii unui ion Cr3+ cu Tic+, este 
compensată prin procesul de stabilizare a unui alt ion Cr3+ în stare de va-
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Fig. 3.31. Modelarea reacţiei de dehidrogenare a ·butanului : 
a - molecula de C„H10 şi catalizatorul,· b - formarea C

4
Hg. şi 

H · ; c - formarea IYutenei. · . 

lenţă. ~nferi?ară ~CrH). Explicarea corelaţiei care există între proprietăţile 
catahti~e .ş1 se~1conductoare ale solidelor face obiectul teoriei electronice 
a catahz~1. In f1gu.ra 3.31 se prezintă mecanismul dehidrogenării butanului" 
la buten? pe. catalizator Cr20 3 • Centrii activi, în acest proces, sînt cationii 
Cr

2
+ obţ1nuţ1 P'.in încălzirea catalizatorului în atmosferă reducătoare. Mo

lecula butanului se apropie de centrul activ (fig. 3.3i, a), se disociază :. 
C4H10--:- H · + C4H 9 ·, iar radicalii H · şi C4 H 9 • se leagă de un anion 02-
respect1v de un cation Cr2+ (fig. 3.31, b). Radicalul C H părăseşte supra~ 
laţa în ur~a ruperii unei legături C-H; C4H 9 ·-+ C4H: +. H. (fig. 3.31, c), 
se formeaza_ as~fel b.utena C4H 8, iar atomii de hidrogen se recombină 
pe s~prafaţă .drnd i_nolecule H2 care se desorb. Prin desorbţie suprafaţa 
catahzatorulm se eliberează de produşii de reacţie, iar secvenţa se poate 
repeta. · 

3.4.4.7. Cataliza enzimatică {biocataliza) 

· În paragraftil referitor Ia cinetica proceselor chimice s-a subliniat 
Cap.tu! c.ă - pen~r.u a intra în reacţie - moleculele trebuie să se ciocnească, 
sat1s.facmd. co~d1ţ1a e~~r~~tică ş~ geomet~ică (de orientare). AnaHza procţ!
sulUI de c10cmre arata ca numai o fracbune extrem de mică din · numărul 
total_ de ci?cn.ir} satisfac şi condiţia ge~metrică (sterică) de orientare reci
proca favor~b1la a. m~leculelor aflate în coliziune. Rezultă că o cale pentru 
a m?n co~s1d~rab1l viteza de reacţie o constituie fixar:ea moleculelor reac
ta.?ţ1~or ŞI one~tarea acestora în poziţie favorabilă desfăşurării actului 
c~1m~c. Cercetările au. arătat că reacţiile biochimice decurg cantitativ, cu 
viteza foa:te mare, chiar la temperaturi relativ scăzute, deoarece enzimele 
care catalizează astfel de reacţii, asi~ură o orientare ~paţială favorabilă 
a moleculelor. 
.. ·Enzimele sînt constituite din m;icromolecule de· natură proteică spe

c1f1c struct~x:ate, ~s.tfel incit să poată fixa, prin legături slabe (cel mai frec
vent punţi de hidro.gen), . molecul~le substratului care reacţionează. Ase
mene~ tu~uror catahzator1lor, enzimele nu modifică echilibrul chimic sau 
proprietăţile termodinamice ale sistemului. 
. . Fiecare. reacţie metabolică este catalizată de o singură enzimă. Speci

f1c1tatea en1zmelor arată că acestea prezintă o porţiune superficială, numită 
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T 
Substra t Produ~/ 

~S de r eactie qf/flf 
C•"''" '";' [ ~------.~: ~E ~ Complex 

enzimd-substrat 

E + S ft ·· ··· ş] Produ: i - E 

Fig. 3.32. Modelarea interacţiunii enzimei cu substratul. 

centru activ, pe care se pot adsorbi slab, lntr-o poziţie favorabilă reacţiei, 
moleculele substrattth.ti. Între conformaţia centrului activ al enzimei şi con
formaţia aptă pentru a reacţiona a rnoleculel~r sub.stratului există o cores
pondenţă geometrică. perfectă, eomparabilă cu cea care există · Intre o cheie 
şi broasca la care aceasta se potriveşte. În general, interacţia enzimei E cu 
substratul S presupune parcurgerea următoarelor etape: 

- Difuzia m.ole.culelor substratului din soluţie către supra.faţa ehzimei. 
- Orientarea moleculei sub acţiunea forţelor de atracţie şi fixarea 

acesteia la nivelul centrnlui activ. 
- Reacţia superficială care transformă substratul în produse :.i e reacţie. 

ln decursul reacţiei,_ enzima furnizează de asemenea catalizatorul (acid sau 
bazic) necesar desfăşurării procesului. 

- Desorbţia produşilor de reacţie de pe suprafaţa enzimei şi eliberarea 
centrului activ care poate relua seria transformărilor. 

Evident forţele de interacţie substrat - centru activ trebuie să fi~ 
suficient de puternice pentru a asigura menţinerea moleculei, în poziţie 
potrivită, un timp suficient de îndelungat pentru producerea reacţiei. Totuşi, 
molecula nu tre.buie să fie strîns legată pe suprafaţa enzimei, deoarece, în 
aceste condiţii, procesul de desorbţie nu ma! poate avea foc,. iar centrul activ 
râmîne blocat, neput1nd relua seria transformărilor. Astfel de substraturi 
care se fix ea .:ă · ireversibil pe centr:ul activ constituie otrăvuri sau dezactiva
t'ari ai enzimelor. 

- ln sfîrşit, ultima etapă o constituie difuzia produşilor de reacţie 
desorbiţi de la nivelul suprafeţei enzimei în masa soluţiei (a mediului de 
reacţie). 

Acest ciclu se reia. de nenumărate ori astfel incit o cantitate infimă de 
enzimă poate t~ansforma cantităţi îns.emnate de substrat. Interacţiunea 
enzimei cu subs..tratul este modelată în fig.Lrra 3.32. Schematic procesul se 
poate prezenta astfe,I: ·· 

S + E +t S · · ·E .:..+ E + P 

unde S - s.ubstrat, E - enzimă, P - produşi de reacţie. 
Viteza reacţiilor catalizate cu enzime depăşeşte cu opt pînă la unspre

ze::~ • rdine de mărime viteza celor necatalizate. Activitatea enzimelor depinde 
dt temperatură, pH. precum şi de alţe proprietăţi ale mediului pe care celula 
le reg lează în vederea controlării procesului metabolic. 

Denumirea enzim~lor se face indicînd printr-un sufix denumirea sub
slralului sau a reacţiei catalizate, la care s.e adaugă t~rminaţia -ază. A.stfel, 
enzimele care acţionează în reacţiile redox, de dehidrogenare, sau asupra 
lipidelor, proteinelo~. amidonului şi esterilor se numesc respectiv : oxido
reductaze, dehidraze, · lipaze, protaze, amilaze şi esteraze. 
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Stare im/ială Complex activai 

Acetil enzimă Stare /1nald 

Fie. 3.33. Mecanismul catalizării reacţiei de hidroliză a acetilcolinei. 

Spre exemplificare, în figl.lra 3.33 se prezintă mecanismul prin care 
enzima, denumită acetilcolinesteraza, catalizează reacţia de hidroliză a 
acetilcolinei cu eliberare de acid acetic. Se observă că enzima furnizează 
un electron pentru a interacţiona cu azotul substratului, avînd · sarcină 
pozitivă . 

Din cele prezentate rezultă că descifrarea mecanismului biocatalizei 
este esenţial pentru înţelegerea proceselor metabolice şi a chimismului vieţii, 
în general. 

. P e de altă parte, posibilitatea preparării "Prin sinteză a enzimelor ar 
deschide perspective deosebit de largi pentru obţinerea unei mari varietăţi 
de compuşi cu structură complexă, la tempei;atura ambiantă şi cu un ran
dame.nt foarte bun. 

TNTREBARI 

1. Indicaţi condiţiile geometrice şi ·energetice ce trebuie satlsfli.cute pentru ca o :•eacţie chimică 
să aibă loc. 

2. Ce este complexul activat, care slnt proprietăţile acestuia ? 

3~ Dacă două gaze A şi B reacţionează prin s impla ciocnire a molecide lor de tip A cu cele de 
tip B, care va fi erectul <;reşterii presiunii asupra vitezei de reacţie la temperatură 
constantă? 

4. Presupunlnd el riecare _din reacţiile de mai Jos are loc lntr-o singură etapă, care va fi 
ordinul acestora 'I 

a) so,c1, ... so, + ci. 
c) 2 NO + 0 1 -+ 2 N01 

b) 2 ?!f10-+ 2 N1 + 0 1 

d) 2 HI-+ H 1 + Ia 

S. Indicaţi ordinul pentru .fiecare reacţie avlnd ln vedere următoarele date experimentale : 

a) o = k(NOJl: (C11J b) o ... k(N10J'l 2 

c) 11 = k(N10,) d) o :c k(COJ ·(CIJ~'' 

lOS 

T G. Stabiliţ i efectul tempe raturii asupra vitezei de reacţie şi explicaţi acest efect la nivel 
molecular. 

7. Explicaţi de ce o creştere a temperaturii măreşte viteza unei reacţii, independent dacă 
aceasta este exotermă sau endotermă. 

8. Explicaţi care este diferenţa In t re următorii t ermeni: 
a) viteză de reacţi e - mecanism de reacţie, 

b) complex ac_liyat - energie de activare, 
c) reacţie chimică - proces elementar . 

9. Ce sînt catalizat otii? E1'plicaţi acţiunea acestora asupra vitezei de reacţie. 

îNTREBĂRI CU RĂSPUNS LA ALEGERE 

t. P entru ca ·o r eacPc chimică s'l ai bă loc , trebuie ca într-o primă etapă să aib ă loc feno· 
menul : ( 1) ruperea lcgHurilor chimice , (2) p.1ri 11·1dck reactanţilor să sufere ciocniri eficace, 
(3) r eacta11ţii să se cvapore. 

2. In graficul pr ezen ta t în figura 3.34, valo
rile mărimilor X; Y ; Z reprezintă : 

energia d e activar e (1) X, (2) Y, (3) Z, 
- căldu ra de reacţie (1) X, (2) Y, (3) Z, 
- energia potenţială a reactanţi lor (1) X, 
(2) Y, (3) %. 

3. Considerăm diagramele din figuril e 3.35, a, 
b, c. Stabiliţi l.n car e din cele trei dia-
grame: 
- energia produşilor este mai mar e dcdt 
a reactanţilor (1) a, (2) b, (3) c, 
- reacţia este exotermă (1) a, (2) b, 
(3) c, 

Energia 
polenfială 

X 

Coordonata de reacţie 

F ig. 3.34. 

- energia f urnizată sistemului este insuficientă p entru formar ea co.mplexului activat 
(1) a , (2) b, (3) c. 

4. Se dă r eacţia A+ B = .\ B + 20 kcal, avlnd o energie de activare a pr ocesului de 
5 kcal. Valoarea energ ie i de act ivare a procesului AB--. A + B est e (1) 20 kcal, (2) 
25 kcal, (3) 15 kcal. 

5. o r eac ţie de formar e cu preci;:iitat ar e (1) o valoare scăzută a vit ezei de reacţie , (2) 
0 valo'.lr e mică a energiei de act'vare, (3) o valoare mare a energiei de activare. 

6. O reacţie cu 0 energie mare de activare (1) nu este influenţată de creşterea t emp eraturii, 
(2) este independentă d e concentraţie, (3) este le ntă. 

7. Creşterea temperaturii poate dubla viteza de reacţie fără a dubla valoarea energiei ci
netice a particulelor ( 1) datorită creş ter ii fr;.1cţiunii de molecule car e au energii: mai mare 

[ ntrg" 
potrn-
f iQ/tf Jl- ~ J 

Coordonat li ilr reaqie 
a 

b - c 

Fig. 3.35. 
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declt energia de activare, (2) datqrilă creşterii eoergiei potenţiale a particulelor, .(3)' 
deoarece se modifică mecanismul de reacţie. 

U. Viteza unei reacţii chimice poate fi mărită prin: (1) creşterea temperaturii, (2) scăderea 
temperaturii, (J) scăderea presiunii. 

9. Mărirea presiunii într-un sistem g!lZos conduce ta creşterea vite:i:ei de reacţie deoal'ece: 
(1) energia de activare creşte, (2) creşte concentraţia, (3) temperatura scade. 

10. Dublând concentraţia unui ·re1ctant se constată că viteza de re.Icţie creşte de patru ori. 
Ordinul de relcţie ln rd,port cu ace.st reactant este (1) O; (2) 1 ; (3) 2. 

11. Reacţia 2 NOaCl-. 2 N02 + Cl2 are legea de vite:i:ă de forma: 11 = k ·{N02Cl]2, deci or· 
dinul ln raport de N01~1 este (1) 1 ; (2) 2; (3) 3 ; iar 'molecularitatea are valoarea (1) 
1 ; (2) 2 ; (3) 3. 

12, Descrierea etapelur intermediare ale unei re1cţii chimice repre:i:intă (1) mecanismul reac· 
ţi ei, (~) legea !ni Hess, (3) legea de vi teză. 

13. Scăderea energiei de activare a etapei determinante de viteză are următorul efect asupra 
vitezei globale de rc.lcţie: (1) o măreşte, (2) o micşorează, (3) nu o modifică. 

14. O revistă avind foile desprinse unele de altele arde mai repede decît atunci clnd este ln· 
făşurată sul datorită (1) prezenţei unui catalizator, (2) unei temperaturi mai ridicate, (3) 
datorită creşterii suprafeţei de contact. 

15. Viteza reacţiei dintre un metal şi sulf este influenţată de (J) poziţia metalului ln seria 
activităţii, (2) modificarea presiunii, (3) utilizarea sulfului pulverulent ln loc de baston 
de sulf. 

16. Reacţia dintre un solid şi un gaz este: (1) reacţie exotermă, (2) transformare de fază, 
(3) reacţie eterogenă. 

17. Un catalizator creşte viteza de reacţie deoarece (1) scade enerpia de activare, (2) creşte 
enei:gia de activare, (3) nu modifică mecanismul de reacţie. 

18. Suportul are rolul de a mări : (1) activitatea catalizatorului! (2) re:i:istenţa mecanică a 
acestuia, (3) s.electivitatea. 

19. Promotorul măreşte (1) activitatea catalizatorului, (2) gradul de dispersie, (3) suprafaţa 
de contact. 

20. Clorura de aluminiu este un catalizator cu proprietăţi de: (1) acid Lewis, (2) bază Lewis, 
(3) acid Briinsted. : 

21. IVlolccule1c chemusorbitc se leagă de catalizalor prin legături (1) van d cr Waals, (2) chi
mice, (3) ion-dipt>I. 

22. Platina este un catalizator utilizat frecvent ln reacţiile de : (1) polimerizare, (2) hidro
genare, (3) halogenare. 

PROBLEME 

1. Pentru două re.acţii A-> B ; M - N s-au obţinut următoarele date experimentale: 
_) 

timp (orc) [A] (mol/I) [B] (mol/I) [M) (mol/I) [N) (mol/I) 

o 0,12 o 0,07 o 
3 0,06 0,06 0,04 0,03 

Care dintre aceste două reacţii are viteză mai mare? Care slnt vitezele deformare a lui B 
şi N? Ce se lntimplă c;u concentraţia lui A prin formarea a 0,1 mol/I din c,ompusul B? 

R. a) A-. B este mai rapidă; b) 0,02 mol/l ·h, 0,0,1 mol/I ·b; c) concentraţia lui A se micşo· 
rea:i:il. cu O, 1 mol/I. 

2. S-a stabilit că ·pentru o anumită reacţie A-. B o dată cu dublarea co.ncen,traţiei are loc 
o mărire de opt ori a vitezei. Care es.te ~rdinul acestei reacţii 1 

R-. n = 3. 
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3. Pentru. reacţia C-. D s·a stabilit că prin dublarea concentraţiei viteia creşte d e 1,59 ori. 
Cire este ordinul acestei reacţii? 

n. u = o,67. 
4. Viteza une'i reacţii de ordinul dol este egală cu 5,0·10-1 mol/I ·s pentru o concentraţie lnl· 

ţialli de 0,2 mol / I. Calculaţi constanta de viteză. 

R.k = 1,25 ·10- • 1 (mol·s)-1 

5. Valorile concentraţiilor bromurii de terţbutil ln diferite momente pentru reacţia: 

slnt date ln tabelul: 

t (ore) ((CH3)aCBr] 

o 0,1039 
3,15 0,0896 
4,10 0,0859 
6;20 0,0776 

Care este ordinul h\ raport cu (GH3)sCBr? (Apa este un solvent 
a cărui concentraţie rărnlne aproximativ aceeaşi.) 

R. n = 1 

[OCJ- J.(1-J 
G. Pentru re:icţia 1- + oc1--> c1- + 01- s-a stabilit legea de viteză 11 = k • 

(OW] 

Care este moJecularitatea reacţiei? Care e~te ordinul faţă de fiecare component? 
R. mi- = moci- = mc1- =moi- = 1; llocr - = 111 - = 

n :>u - = -1 ; nc1- = n 01 - =O 

'1 Dezintegrarea spontană a speciilor radioactive (de cxe::nplu : 1:c-. 1~N + e-) este depen· 
dentă num:ii de numărul de n:.tclee 1~C prezente. Care este ordinul de reacţie? Scrieţi 
ecuaţia de viteză. 

!J.N 
R. a) 11 = 1 ; b) - -- = ')..N (/. =const. de dezintegrare; 

!J.t 

N = numărul de nuclee de iac) 

ll. P entru reacţia CO + Cl2 -> COCl2, viteza de tormar e a COCl1 , la o temperatură dată t 
este 6, 7 -10-• inol/l ·mi11 clnd co!lcentraţiite în CO şi C12 sint pentru fiecare 'O, 1 M. Viteza 
se exprimă prin relaţia : 

a) C1lc'1laţi valoire1 nu:nerică a constantei de viteză la temperatura I. b) Care este viteza 
de ro.rmare a COCl2 , la aceeaşi temperatură, dacă concentraţia ln CO şi Clz este pentru 
fiecare 0,02 M ? 

R. a) k = 2, 12 ( n~ol J-312 
·(min)- 1 ; b) 11 :::: ·1,2 ·10-• ( m

1
°1

) ·(min)-1 

9. Reacţia C02 cu o soluţie apolsă de hidroxid , a cărei concentraţie este mai mar.e dccit 
10-• M are loc ln două etape : 

CO:(aq) + I-IO-(aq)-. HC03(aq) lent 

Hc03(aq) + HO-(aq)-. co5-(aq) + H~O(I) rapid 

a) Scrieţi ecuaţia de viteză pentru procesul de transformare a C02 • b) Constanta de vitezl 
a reacţiei este 2 500 l/rnol ·s. Concentraţia ln HO- este 2,2 ·10-• M, iar a C02 este 0,44 g/I. 
Calculaţi viteza de reacţie. 

b) 
_
3 

mol 
-= 5,5·10 -- . 

l ·s 
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4. 
ECHlLIBRUL CHIMIC 

4.1. FENOMENE REVERSIBILE 

. ln cele studiate pînă acum am aj.uns la concluzia că reacţiile chimie<e 
au loc· în sensul în cal'e variaţia entalpiei libere a sistemului este mai mică 
decît zero, adică în sensul scăderii. entalpiei libere (aG < O). 

Să examinăm acum cîteva .fenomene şi sensul în care acestea se des
făşoară. 

E. 1 ·tntr-urt p11har Berzelius se introduc 100 cms apă în care se dizolvă 
azotat de potasiu pîrtă Ia obţineTea unei sohiţii saturate. Se adaugă 
apoi un exces de azotat de potasiu şi se agiţ_ă cu o baghetă. Se încălzeşte 
amestecul la 4,0°C, iar apoi se răceşte pînă la temperatura iniţială. 

'Se observă că la încălzire, excesul de azotat de potasiu se dizolvă, iar 
la răcire cristalele de azotat de potasiu se separă din soluţie. 

La cald, fenomenul are loc în sensul dizolvării azotatului de potasiu, 
iar la răcire fenomenul are loc în sens invers, adică în sensul formării cris
talelor de azotat de potasiu din soluţie. Deci, di"zolvarea azotatului de potasiu 
este un fenomen reversibil. 

E. Se prepară iodura de mt;rcur (II) prin precipitarea unei soluţii de 
HgCI, cu iodură de potasiu. (Atenţie ! nu folosiţi exces de reactiv, 
pentru că se dizolvă precipitatul.) Precipitatul roşu-corai de Hgli 
se filtrează şi se usucă. 
Într-o eprubetă prevăzută cu un dop se introduce pulberea roşie de 
iodură de mercur (II). 
Se încălzeşte eprubeta, iar apoi se răceşte încet. Se repetă operaţia de 
cîteva ori. Se observă că la. încălzire pulberea roşie devine verde, iar 
la răcire revine la culoarea roşie. 

Variaţia culorii ne indică desfăşurarea unei reacţii chimice. 
la cald are loc descompunerea Hgl2• 

t• 
2 Hgl2(s) _.. Hg2 12 + 12 

roşie verde 

variaţia entalpiei libere a sistemului fiind : 

aG - GHS1l1 + G1, - 2 GHsl, <o 
iar la răcire reacţia are loc în sens inver:s : 

Hg212(s) + 11 ~ 2 Hgl2 
vuue roşie 

variaţia entalpiei libere fiind în acest caz : 

~G ""'2 GHsla - (Gu,,1, + G1,) <O. 

112 

Într-adevăr, 

~ 

, Astfel putem spune că reacţia are 
loc în ambele sensuri şi poate fi 
scrisă: 

Prin urmare, reacţiile chimice 
pot fi şi ele reversibile, adică se 
pot desfăşura în ambele sensuri, 
predominînd sensul în care, pentru 
anumite condiţii, variaţia entalpiei · 
libere este mai mică decît zero 
~G <O. 

Se pune întrebarea : cînd are 
loc schimbarea sensului de desfăşu
rare spontană a reacţiei ? Pentru a 
înţelege mai bine acest ., lucru, să 
facem o analogie între variaţia 
entalpiei libere a unui sistem în re
acţie şi a unui sistem de vase co
.municante care pun în mişcare o 
turbină (fig. 4.1). 

Sensul de mişcare a turbinei 
este indicat de săgeţi şi este deter
minat de diferenta de nivel a li
chidului din cele. două vase. Can
titatea de lucru dezvoltată în tur
bină {depinzînd de ah) scade de. 

c 

Fig. 4.1. 

la a -la c. în cazul c ah =O, se atinge o stare de echilibru. In cazul d 
pentru ah > O, sens~! de rotir.e 'se schimbă, conform indicaţiilor . ~ăgeţii. 

Asadar forţa motoare care determină sensul de curgere al apei m va
sele c~municante este diferenţa de energie potenţială, iar în ulpma an~
liză diferenţa ah = hz - hl dintre înălţimea celor două coloane ~e apa. 

Analog, desfăşurarea unei reacţii chimice este determinat~ de diferenţa 
dintre entalpia liberă a produşilor de reacţie şi cea a reactanţilor : 

AG = Gproduşi - Greactanţi. 

- Dacă aG < O, Greactanli > Gproduşi> iar reacţ}a se desfăş?~ră. spon~ 
tan în sensul formării produşilor, conducînd la scaderea entalp1e1 hbere a 
sistemului. 

- Cînd AG = O, Greactan\I = Gproduşb G este minim ; probabilitatea d~ 
desfăşurare a reacţiei este aceeaşi în ambele sensuri, iar sistemul se afla 
în stare de echilibru. 

- În sfîrşit, dacă AG > O, Gproduşt > Greactanţl. sensul de desfăş~rare a 
reacţiei se schimbă, iar produşii de reacţie se consumă, retransformmdu-se 
în reactanti. · . 

Variaţi~ entalpiei libere G, în cazul unei reacţii reversibile, precum Şl 
semnul diferentei AG este indicat în figura 4.2. 

Unii autdri denume!>c entalpia liberă potenţial termodinamic i.zobar, 
pentru a sublinia faptul că ace.astă funcţie .i.oacă . acelaşi .rol în ~etermma.rea 
sensului de desfăşurare a proceselor termodmam1ce ca şi energia potenţială . 
în cazul mişcării mecanice. 
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1 
Temâ. Se consideră ;eacţia reversibilă : 

2 N02 +t N20 4 

cu datele din tabelul 4.1. 

G Tabelul 4. 1 

Spontond „ Spontond 
HI - -· ( kJ ) 

mol 
s•( J ) 1 

mol ·grad. 

l?eoc/011/1 Ec/11/;/Jru 
„ 

f'rorlusi rle 
reo~tie 

N02 33,82 240 ,18 

--- -
Fig. 4.2. Variaţia entalpiei l ibere 

pentru rea.c ţiile chimice. 

N zOc 9,65 304 

Calculaţi t:.G la 25,56°C şi la 100°C. 

Reprezentaţi tlG în fu11cţie de temperatură şi arătaţi în ce condiţii de temperatură : 
a) reacţia d e.curge spontan în sensul formării N

2
0

4
, 

b) reacţia se află la echilibru, 

c) rea cţia decurge ln sensul disociei;ii N30 4 cu formare de N0
2

• 

4.2. CONCEPTUL DE ECHILIBRU. 
PROPRIETAJILE SISTEMELOR îN ECHILIBRu 

Un sistem, adică un ansamblu de substanţe care reactionea;;ă sau nu 
între ele se află într-o stare de echilibru dacă temperatura este aceeaş i în 
t?~te J?unctele sistemului, presiunea este co nstantă în sistem, iar compo
z1 ţ1a s istemului nu variază în timp. 

l n funcţie de natura proceselor care conduc la starea d e echilibru dis
t ingem echilibre fizice şi echilibre chimice, după cum substanţele care 'intră 
~:lfc~mpoziţia sistemului pol sau nu să reacţioneze între ele în condiţiile 

E. 
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Într-un vas în care se află apă se introduce o cant itate oarecare 
de azotat de sodiu. Agitînd soluţia, se constată că azotatu l de sod iu 
se dizolvă (fig. 4.3, a) săgeata mare ind icînd sensul dizolvării, iar dacă 
acesta a fost luat în cantitate mai mare, o parte va rămine în fază 
solidă (fig. 4.3, c). După un timp suficient de îndelungat se constată 

m -
- -- -

------ - --

a b c 

Fig. 4.3. · Dizolva rea NaNO~ : 
a - soluţie nesaturată ; b - soluţie saturată ; c - soluţie 

suprasaturată. 

că ctacă se mentin neschimb~te conditiile exterioare, starea sistemului 
răm ine neschimbată (fig. 4.3, b). In a~eastă stare, cantitatea de azotat 
de sodiu solid rămîne co nstantă, deoarece viteza de d izolvare este egală 
cu viteza de cristal izare a acestuia în soluţie saturată, ceea ce arată 
că s-a realizat starea de echilibru dintre faza solidă ş i soluţie. 

Deci starea de echilibru este rezultatul a două procese care se desfă
şoară cu viteze egale, dar în sensuri opuse. Această proprietate subl_iniază 
caracterul dinamic al stării d e echilibru. 

Pentru a demonstra faptul că acest ec~ilibru este stabil, se variază tem
peratura sistemului. Se va observa că la ridicarea temperaturii se va di.zolva 
o cantitate suplimentară de azotat de sodiu. Dacă acţiunea factorului per
turbator (temperatura) încetează , iar temperatura este adusă la valoarea 
initială se constată că sistemul revine la starea d e echilibru anterioară. 
Da.că se coboară temperatura, o parte din azotatul de sodiu recristalizează 
di n solutie. Toate aceste procese demonstrează, pe lîngă stabilitate, şi o 
altă proprietate a sistemului în echilibru - mobilitatea. 

Cazul prezentat constituie un exemplu de echilibru fiz ic, deoarece se 
realizează şi se menţi ne în urma a două procese fizice antagonice: procesul 
de dizol vare a unui solid ş i de recristalizare a acestuia qin soluţi e. În gene
ral, în toate sistemele în ca re au loc fenomene ca: topirea; dizolvarea, vapo· 
rizarea, transformarea alotropică se pot stabili echilibre fizice. , 
I În lecţiil e de chimie se vor face referiri cu precădere · Ia echili-

_.hrele chimice care se pot stabili în procese chimice. 

T abelul 4.2 

4 h 15 h 32 h 6 zile 15 zile 

X 0,26 0,48 0,56 0,66 0,66 

Să se examineze o reactie în urma căreia se rea lizează o stare de echi
libru, şi anume reacţia de e'sterificare dintre acid ul acetic ş i alcoolul etilic: 

CH3 COOH + C2H 5 0H ~ CH3COOC2 H 5 + H 2 0 

Amestecind un mol de acid acetic cu un mol de · alcool 'etilic la o tem
peratură constantă de 100°C se obţin datele din tabelul 4.2, L reprezentînd 
timpul, iar x număru l d e moli de ester formaţi sau de acid transforma ţi . 

Reprezentînd grafic variaţia lui x în funcţie d e /, se obţine curba a din 
figura 4.4. 

Urmărind reacţia de hidroliză a acc la
tului de et il, reprezentată prin ecuaţia : 

CH3('0 0C2H5 + H1i0 - >- CH3COOH+ 

+ C2 H.;OH 

pornind de la 1 mol de acetat de etil, se 
poate reprezenta grafic scăderea numărului 

de moli ai acestuia (curba b - figura 4.4). Fig . ·H 
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Deci, reacţia de esterificare şi de hidroliză sînt procese reversibile, în 
urma < ărora se realizează o stare de echilibru. Aceste procese pot fi repre-
zentate prin reacţia : · 

CH3COOH + C2 H50H ~ CH3COOC2 H5 + H2 0 

Procesele care au avut loc pot fi schematizate astfel : 

Starea inifială Starea de echilibru Starea inifială 

1 mol CH3COOH 
1 mol C2H50H 

esteri
ficare 

1 /3 mol CH3 COOH 
1/3 mol ~2H50H hidroliză 

1 mol U f3C00C2 H6 

1 mol ll ~O ---- 2/3 mol CH3COOC2lI6 

2/ 3 mol H 20 

-----+ 

Se constată că Ia echilibru sistemul are o compoziţie constantă inde
pendentă d e natura •stărilor iniţiale. 

Constanta compoziţiei unui sistem nu constituie o dovadă suficientă 
pentru a afirma că acesta se află în starea dr echilibru stabil, deoarece această 
condiţie este îndeplinită şi de echilibrul metastabil sau fals. Astfel, 
se consideră un recipient aflat la temperatura camerei, în care s-au intro
dus doi moli de hidrogen ş i un mol de oxigen. Compoziţia amestecului nu 
se schimbă în timp, deoarece, la această temperatură, hidrogenul şi oxige
nul nu reacţionează . Dacă se µerturbă -starea sistemului prin acţiunea unui 
arc electric sau se introduce un catalizator se constată că se va produce o 
reacţie chimică avînd ca rezultat formarea apei. După înlăturarea facto
rului perturbator, sistemul nu mai revine la starea initială, ca în cazul echi
librului stabil, prin urmare la temperatura camerei ~mestecul de hidrogen 
şi oxigen se află în echilibru metastabil. 

Temă. Stabiliţi proprietăţile sistemului ln echilibru (stabilitate, caracter dinamic, mobilitate) 
pentru reacţia 2 Hgl2 <=t 12 + Hg2 li . 

În concluzie, orice sistem în echilibru, atît fizic cit şi chimic, se caracte
rizează prin proprietăţile : 

- este stabil dacă se menţin constante condiţiile exterioare ; 
- prezintă mobilitate, adică revine spontan la starea iniţială, cînd 

încetează acţiunea exterioară, perturbatoare ; 
- este rezultatul a două procese care se desfăşoară cu viteze egale 

dar în sensuri opuse. Această proprietate subliniază caracterul dinamic 
al stării de echilibru şi dă posibilitatea realizării echilibrului din două sen
suri opuse; 

- entalpia liberă a sistemului prezintă valoarea minimă. 

4.3. LEGEA ACŢIUNII MASELOR (LEGEA ECHILtBRULUI CHIMIC} 

În 1862, B e r t h e 1 o t, 5tudiiml reacţia de esterificare dintre acidui 
acetic şi alcoolul etilic, a constatat influenţa variaţiei concentra~i:Jor reac
tanţilor asupra echilibrului. Aceasta a permis ca în 1867 G u 1 d 11 e r g şi 

W a a g e să stabilească legea acţiunq maselor, potrivit căreia raportul 
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dintre produsul concentraţiilor produşilor de reacţie şi produsul concentra
ţ'iilor reactanţilor este o constantă. Astfel, pentru o reacţie de tipul : 

1 

aA + bB :µ cC + dD 
2 

se poate scrie expresia constantei de echilibru : 

K = [C]"•[D]"• , 
c [A)"•[B]"o 

unde [A], [B), [C), (D] reprezintă concentraţiile substanţelor exprimate 
în mol/I, iar na, n b• ne şi nd sînt ordinele de reacţie. 

Astfel, pentru reacţia de esterificare 

CH3COOH + C2H 50H :µ CH3 COOC„H5 + HiO 

expresia constantei de echilibru este: 

[CH3 - COOC2 H1;] ·[H:i.O] 
K c = ------------

[CH3 -COOH] ·fC:HsOH] 

Legea acţiunii maselor poate fi dedusă folosind proprietatea potrivit 
căreia echilibrul chimic este dinamic şi se caracterizează prin egalitatea vite
zelor reacţiilor dire cte şi inverse. În lecţiile referitoare la viteza de reacţie 
s-a stabilit că aceasta este egală cu produsul concentraţiilor reactanţilor 
ridicaţi la puteri numeric egale cu coeficienţii lor stoechiometrici. 

Astfel, •i1rza reacţiei directe, vJ , respectiv a reacţiei inverse, v2 , se ex
primă prin relaţiile : 

UJ = kJ[A)"•JB]"o, 

Vz = kifCJ"cfD]"~ 

unde kJ şi k2 reprezintă constantele de viteză. La echilibru vitezele sînt egale, 
deci v1 = v2 , respectiv şi k1[A]"•[Brb = k2 [C]"•fD]"c1 deci 

[C)"•[D]"c1 kJ 
_.;..._;_...;;;........;.___ = - = Kc. 
[A)"•[BJ"o kz 

Din relaţia de mai sus se vede că raportul constantelor de vi teză este 
egal cu constanta de echilibru K c a sistemului. 

Această metodă de calcul a constantei de echilibru nu poate fi apliLală 
decît în cazul reacţiilor simple, deoarece numai pentru acestea puterile con
centraţiilor care intervin în ecuaţia vitezei procesului direct şi invers sînt 
numeric egale cu coeficienţii stoechiometrici ai reactanţilor, respectiv 
produşilor. 

Compoziţia sistemului în echilibru se poate exprima nu numai în funcţie 
de concentraţie ci şi în funcţie de presiune sau de fracţii molare. Dacă reacţia 
are loc între substanţe în stare gazoasă se calculează constanta în funcţie 
d e presiunile parţiale Kp, ea fiind ega.lă cu 

Pc·Pg 
Kp =-----

P1·P: 
unde Pc, P 0 sînt presiunile parţiale ale pro1uşilor de reacţie iar PA> PB, 
ale reactanţilor. 
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Tenie. 1. Cunoscind ecuaţia de stare a gazelor PV = nRT şi faptul că concentraţia ·se de

fineşte prin numărul de moli din uni~atca de volum ( c = ; ) stabiliţi relaţia dintre 

K. şi Kv-
p 

2. Ştiind că fracţia molară a componentei i se defineşte prin r aportul X, = ~, sta
p 

bili ţ i valoarea lui Kz şi relaţia din,tre K,., J{P şi K ,. 

4.4. FACTORI CARE INFLUENŢEAZA ECHILIBRUL CHIMIC. 
PRINCtPIUL LE CHATELIER 

S-a observat .Pînă acum că echilibrul chimic este o stare care se men
ţine constantă atîla timp cît nu variază condiţiile de reacţie. 

La variaţia unui parametru, ca spre exemplu temperatură, presiune, 
concentraţie, are loc imediat o variaţie a compoziţiei sistemului, deci o de
plasare a echilibrului. 

Cunoaşterea modului în care se deplasează chimic echilibrul la variaţia 
unui parametru are o importanţă practică deosebită, întrucît astfel reacţiile 
chimice pot fi controlate, adică pot fi alese condiţiile optime de reacţie în 
vederea obţinerii de randamente maxime ale produşilor care interesează. 

Pe baza unui mare număr de date exeprimentale, chimistul francez 
Henry Louis Le C h â te 1 i er a emis un principiu general valabil 
pentru stările de echilibru supuse unor variaţii de condiţii, principiu care îi 
poartă numele. 

Conform principiului lui Le Châtelier, d.;1că un sistem în echilibru suferă 
o constrîngere, echilibrul se deplasează în sersul diminuării constrîngerii. 
Aceasta înseamnă că la variaţia unui parametru, echilibrul se deplasează 
astfel incit să anuleze parţial influenţa parametrului. 

4.4.l. INFLUENTA TEMPERATURII ASUPRA ECHILIBRULUI CHIMIC 

Pentru a observa modul în care echilibrul chimic este influenţat de va
riaţia temperaturii, se poate face următoarea experienţă. 

E. ID ouă baloane (sau două eprubete) prevăzute cu dopuri etanşe, prin 
care trece un tub în U, prevăzut cu un robinet, se umplu cu hipoazo
tidă, la temperatura camerei. 

Observa/ie. Culoarea gazului în cele două baloane este brună şi de aceeaşi 
intensitate, ceea ce i ndică aceeaşi compoziţie chimică a gazului. Se ştie că 
hipoazotida (gaz roşu-brun) suferă o reacţie de dimerizare, dimerul fiind 
incolor. 
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2 NO~ (g) +± N2 0 4(g) + 58,5 kJ 

Reacţia de dimerizare este exotermă, 

A.H = -58,5 kJ. 

Se scufundă cele două baloane în 
două pahare Berzelius cu apă cu gheaţă 
(fig. 4.5, a) ş i , respectiv, cu apă la fierbere 
(fig. 4.5, b). Se observă intensificarea cu
lorii gazului din balonul încălzit, deve
nind brun închis, iar culoarea gazului în 
balonul răcit scade în intensitate, devenind 
aproape incolor. 

Schimbînd repede ba loanele în cele 
două pahare Berzelius, sc observă că, prin 
răcire, culoarea gazului scade în intensita
te, iar gazul din balonul încă lzit devine 

Fi g. -i.5 . Dhpozi ti\· p l'n t r u \ c' I : f . 
carea influenţei temperaturii asu
pra reacţiei de dimerizare a N02 . 

' roşu-brun. Scoase din cele două băi de apă 
şi aduse la temperatura camerei, gazele din cele două baloane revin la aceeaşi 
culoare. 

Cum se explică aceste variaţii de culoare? Prin încălzire, ame~tecul d.e 
N O si NO~ aflat în echilibru se deplasează spre descompunerea d1merulm, 
s;~e 4 f~rmar~ea hipoazotidei. Acest proces fiind endoterm, înseamnă că la 
creşterea temperaturii echilibrul este deplasat astfel încît sistemul să absoarbă 
parţial energia calorică primită din exterior. 

.J.lje~cai,,_ij/a...Jc~r~elit~e1~·e~t~e'1.[.!J~· e~r~lg1u·i~i~ec~h~i~li~b~r~uz~ses...!;d~ecW..Jl~s~e~a~za~v~i~n~s~e~n~s~u~l _,_..-OJ'i-zii.F.i.f---
reac tiei endoterme. \-\ ") () 

Prin răcire, amestecul de N2 0 4 ş i N02 se decolorează, deoarece echiv
librul se deplasează spre formarea dimerului N2 0 4• Echilibrul se deplaseaza 
în sensul în care reacţia cedează căldură, auulînd astfel parţial scăderea 
de temperatură. 

Deci, la scclderea temperaturii, echilibrul se de l se ii. J n sens11L f,a.uo1'..Î.=-
zării ac,1ez exo erme„ L..O 

4.4.2. INFLUENTA CONCENTRAŢIEI ASUPRA ECHILIBRULUI CHIMIC 

Un alt factor care poate modifica ecî1ilibrul chimic îl constituie ".ariaţi~ 
c:uncentraţiei unuia din co:n ponenţi. Astfel, dacă variază concentraţia .. unm 
reactant sau a unui produs de reacţie în sistemul de reacţie la ech1hbru, 
se observă o variaţie a concentraţiei celorlalţi componenţi, sistemul tinzînd 
spre o nouă slare de echilibru, astfel încît constanta de echilibru să rămînă 
neschimbată. 

Într-o pîlnie de separare de 250 ml se introduc 100 ml vso l ~1ţie fo~r!e 
E . diluată de clorură de cupru (II) (C uCl2) la care se adauga citeva p1ca

t uri de soluţie diluată de iodură de potasiu (Kl) pînă la ob.ţi.nerea unei 
solutii coloidale de culoare galbenă (Cui), conform ccuaţ1e1 

, 2 CuC12 (aq) + 4 Kl(aq) +± 2 Cul(s) + 4 KCl(aq) + I 2 (aq). 
Se adaugă apoi 5 - 10 ml cloroform şi se agită bine. 

e obser~ă că stratul de c loroform se colorează în violet datorită ex
tracţiei iodului din stratu l apos. În acelaşi timp se observă o intensificare 
a culorii galbene a stratu lui apos ş i chiar apariţia unei tulbureli. Aceasta 
se explică prin deplasarea echilibrului către formarea Cui, datorită scăderii 
concentraţlei iodului format prin extracţia cu cloroform. 
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. În contin~are se adaugă o soluţie concentrată de amoniac pînă la c~-Jo
rarea ~lr~tulm apos în albastru şi se agită energic pîlnia de separare. Se 
observa ca stratul de cloroform se decolorează. Aceasta se explică prin depla
sarea echilibrului în sens invers, iodul reintrînd în sistemul de reactie dato
rită scăderii concentraţiei ionilor Cu2+ prin blocarea lor cu NH3 în c~mplexul 
{ Cu(NH3) 4 ] 2+. Se poate trage concluzia că la scăderea concentratiei unui 
com~o~ent într-o reacţie la echilibru, echilibrul se deJllasează în sensul 
f.ormarn componentulm respectiv. 

Invers, la creşterea concentraţiei unui component dintr-un sistem în 
reac ie Ia echilibru, echilibrul chimic se deplasează în sensul consumării 
componentu UI respectiv. 

_Pentru a verifica acest aspect al principiului lui Le Châtelier, executaţi 
urmatoarea lucrare experimentală. 

E . 'Tu~n~ţi î.nlr-un p~har Berzelius 20 ml apă dis1 ilată, Ia care adăugaţi 
2 p1catun de soluţie sal urată de FeCI3 şi 2 pică·turi de solutie de KSCN. 
Împărţiţi soluţia în părţi egale în 4 eprubete. ' 

. 

Scrieţi ecuaţia chimică a reacţiei reversibile şi expresia constantei 
de echilibru. 

_ Prii_na epru~<:_tă ~ăstraţi-o .ca etalon de comparaţie. În eprubeta 2 
a?:uga~1 2-3 p1~atun de soluţie de FeCI~, în eprubeta 3 adăugaţi 2 - 3 
p1catun de soluţie de KSCN, iar în eprubeta 4 adăugati un vîrf de 
spatulă de KCI solidă şi agitaţi energic. Observaţi cul~rile solutiilor 
?in ~tlt~mele trei e~rubete .• _comparîndu-1~ .cu cea din eprubeta '1 şi 
mscneţ1 rezultatele mtr-o fişa ca cea de mai JOS. Interpretaţi rezultatele. 

Se aclaugl\ 1111 cxcl:'s cll' : l n ce srns cslc 
' <le pia sal 

Eprnhcla Culoarea Culoarea cehilihn1l 
nr . ini \i alit F cCl3(u q ) l(SC'.'l(uq) J<Cl(s) Cina ii\ la varl a \in 

conc~ntr . 

con1p. 

1 

2 2 - 3 p ic. 

3 2 - 3 pic. 

4 un v lrr de 
spatulă 

4.4.3. INFLUENTA PRESIUNII ASUPRA ECHILIBRULUI CHIMIC 

Dacă variaţia concentraţiei unui component conduce la deplasarea echi
librului, concentraţia reprezentînd numărul de moli în unitatea de volum, 
rezultă că şi variaţia de volum poate deplasa echilibrul unei reactii chimice. 

Într-un sistem gazos, variaţia de volum corespunde unei vari~ţii de pre
siune, prin urmare variaţia de presiune conduce la deplasarea echilibrului 
chimic. 
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Să analizăm reacţia de sinteză a amoniacului care are loc conform 
ecuaţiei: 

N2 + 3 H2 +t 2 NH3 

Dacă asupra sistemului aflat în stare de echilibru se exercită o creştere 
a presiunii, conform principiului lui Le Châtelier, echilibrul se deplasează 
astfel incit să anuleze parţial această creştere a presiunii. într-adevăr, se 
constată practic că echilibrul se deplasează în sensul formării amoniacului : 
N

2 
+ 3 H2 ;:::-+ 2 NH3 • De ce? Din ecuaţia chimică se observă că numărul 

de moli de produşi de reacţie în stare gazoasă este mai mic decîl numărul 
de moli de gaz, care intră în reacţie. L'"a creşterea presiunii, echilibrul se de
plasează spre formarea comp~ilor cu volum mai mic, respectiv în sensul 
formaru unui număr mai mic de moh de gaz. 

Dacă din contră, presiunea se micşorează, echilibrul se deplasează în 
sensul formării unui număr mai mare de moli de gaz, ceea ce corespunde 
produşilor care, ocupînd un volum mai mare, duc la o compensare a scăderii 
presiunii. În cazul luat în studiu, scăderea presiunii deplasează echilibrul 
în sensul descompunerii NH3 : 

N~ + 3 Hz ~ 2 NH3 

Aşa se explică de ce în procedeul industrial de obţinere a amoniacului 
prin sinteză se lucrează la presiuni mari. 

Se pune întrebarea, cum se deplasează echilibrul la variaţia presiunii 
în cazul reacţiilor în care nu are Joc o variaţie de volum, respectiv numărul 
de moli de gaz ce intră şi ce ies din r.eacţie este acelaşi, ca spre exem piu în 
reacţia : 

N02 (g) + CO(g) ~ C02(g) + NO(g) 

Dat fiind că nici reacţia directă,_ nici cea inversă nu este însoţită de 
scădere de volum, nici una nu poate fi favorizată de cre~terea presiunii ; 
prin urmare, ne putem aştepta la faptul ca presiunea să nu influenţeze echi

librul. 
Toate aceste cazuri Î!1 care unul din parametrii: temperatură, concen-

traţie, presiune (volum) sînt modificate într-un sistem care a atins starea 
de echilibru, verifică principiul lui Le Châtelier. 

Cunoaşterea acestui principiu teoretic are o mare importanţă practică, 
aşa cum am mai arătat, în scopul obţinerii de randamente maxime ale com
puşilor care ne interesează prin modificarea sau alegerea ştiinţifică a con

diţiilor de lucru . 

4.5. APLICAŢIILE LEGII ACŢIUNII MASELOR 

Reacţiile reversibile, de echilibru, stau la baza multor procese indus
triale. Cunoscînd compoziţia unui sistem la echilibru se poate calcula ran
damentul reacţiei (raportul dintre cantitatea produsului obţinut _practic şi 
cantitatea maximă, teoretică, de produs care s-ar obţine din materiile prime) 
şi se pot stabili transformările suferite de substanţe în anumite condiţii. 
În cele ce urmează, se vor examina cîteva tipuri de echilibre chimice. 
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4.5.l. ECHILIBRE îN SISTEME OMOGENE GAZOASE 

4.5.1.1. Reactii fără variatia numărului de moli 

Se consideră reacţia: N2 + 0 2 +:t 2 NO, de o importanţă deosebită în 
industria chimică, pentru obţinerea acidului azotic, a îngrăşămintelor şi a 
explozivilor. Reacţia în sensul formării oxidului de ~zot are loc prin cioc
nirea unei molecule de azot cu o moleculă de oxigen; iar în sens opus prin 
ciocnirea a două molecule de oxid de azot. Constanta de echilibru este : 

K 
_ P~o 

p -
PN,·Po, 

O altă reacţie care face parte din această clasă este reacţia : 

H 2 + 12 +:t 2 HI. 

Dacă a moli de H 2 sînt încălziţi într-un vas de reacţie cu b moli de 12 

se produce o reacţie chimică prin care se transformă x moli din fiecare ele
ment şi apar 2x moli de HI. Concentraţiile la echilibru vor fi : 

2x 

V 

Aplic-înd legea acţiunii maselor se ajunge la expresia : 

4x2 

(a - x)(b - x) 

Pentru a calcula această constantă în funcţie de presiunile parţiale, să 
exprimăm aceste mărimi pentru fiecare componentă a sistemului (ştiind 

că presiu nea parţ ială este ega lă cu produsul dintre fracţia molară şi presiu
nea totală). 

a - x b - x 2x 
Pn, = ---- ·P; P 1z = P şi Pa 1 = - --- ·P. 

a + b a+b a+b 
Deci: 

K = Pir.r 
p 

Pr,·Pa, 

( 
2x )2·P2 

a+ b 4x2 

(a - x)(b - x). 

În acest caz, echilibrul nu depinde de presiune, iar Kp şi Kc sînt identice. 
Determinînd pe cale experimenta l ă valoarea constantei Kc la o anu

mită temperatură se poate calcula randamentul în obţinerea HI (variabila 
x) pentru orice valoare a lui a ş i b. 

Temă. Stabiliţi valoarea constantei K, pentru procesul de descompunere a acidului 
iodhidric, ştiind că atit concentraţia H2 cit şi a 12 es te 4,8 . 10-2 M, iar a 
HI este 31,2·10- 2 M la temperatura de 480°C. 
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- - - - --------· 

r 
I 

Procesul de formare a gazului de apă este tot o reacţie reversibilă : 

C02(g) + HZ(g) ~ CO(g), + H20(g) 

pentru care : 

4.5.1.2. Reactii cu variaţia numărului de moli 

O reacţie de bază în industria acidului sulfuric prin procedeul de con
tact o constituie oxidarea dioxidului de sulf la triox id de sulf: 

E. 

D..H = -95,72 kJ 

Folosind instalaţia din figura 4.6 se poate obţine S02 din pirit~ 
(FeS ), care apoi este oxidat la S03, în prezenţa de V2 0 5 , drept catah
zato:. Se încălzeş te atît pirita, cit şi catalizatorul şi se ~uflă aer ~u 

1ajutorul unei pare de cauci~c, ~o.ntată la capă1tul tubulm de reacţie. 
.Trioxidul de sulf se poate identifica cu Ba(Oh)2 • 

Oxidarea SO arc Joc cu degajare de căldură şi micşorare de volum, 
deci, conform prf ncipiului Le Châtelier, formarea trioxi.~ului de sulf va fi 
favorizată de creşterea presiunii şi scăderea temperaturn. 

Practic, în acest proces nu se aplică o creştere0a presiu~ii, gazel_e _sulfu
roase conţinînd un procent foarte mare de azot (80 ;o ), energia electrica. con~ 
sumată ar fi prea mare. Scăderea temperaturii duce la o micşorare a v 1teze1 
de reacţie. Pentru mărirea acesteia, la temperaturi scăzute, se folosesc ca
talizatorii. 

În general, catalizatorii, după cum am studiat în capitolul J?.recedent, 
măresc viteza unor reacţii chimice, ei însă nu acţionează asupra valoru constan
tei de echilibru. 

La ·început s-a fo losit drept catalizator platina. Acesta ~ .ros~ în~ocui~ 
ulterior cu pentaoxidul de vanadiu, . ~n catalizato~· mult. mai 1ef~m Ş! mai 
rezistent la acţiunea otrăvurilor. Acl1v1tatea acestu i ca1 ahzator a fost 1mb~: 
nătătită prin fo losirea promotorilor. Drept promotori se fo losesc su lfaţu 
met~lelor alcaline, a căror acţiune s.cade în ordinea: Li > Na > K -~ 
> Rb > Cs. Activitatea catalilică ş i stabilitatea termică, pînă la o .anumita 
temperatură, este dependentă de raportul : metal din promotor/V20.;. Ca 
suport pentru catalizator se fo loseşte siliragelul, kiselgurul, cuarţul. 

Fig. 4.G. Instalaţie pentru realiza•rea reacţiei de oxi'dare a SO! 
la S0 3, pe catalizator d e V205. 
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1 

-
Fig. i .7. S chema sobei de 

contact . 

Catalizatorul V205 poate fi otrăvit de ce~:.:. 
ţa. d~ acid sulfuric, de -compuşii cu fluor, de 
trioxidul de arsen. -

Oxidarea S02 la S03 are loc într-un reac
tor de conversie (fig. 4.7). Gazele suUuroase 
preîncălzite la 440°C străbat stratul de cata
lizator, realizîndu-se oxidarea (conversia) dio
xidului de sulf la trioxid, în etape. între stra-
turile de catalizator (1) ex isJ:ă schimbătoare 

de ~ăldură (2) care au rolul de a aduce gazele 
sulfuroase la temperatura optimă procesului 
de oxidare. 

Temă. Scrieţi expresia lui [(P pentru procesul' de ox i
dare a S02 la S03 • 

O reacţie de · ace laş i tip poate fi consi
derată disocierea tetraoxidului de diazot : 

N20 4 +::t 2 N02 

La temperatura camerei N 20 4 disoc iază., volumul creşte ş i apare cu
loarea brun-roşcată caracteristică N02 • Constanta de echilibru se exprimă 
astfel : 

K - P~o. 
p---

PN,O, 
unde : 

p = nN o, ·P ş1' p = n N, O, .p 
N02 N 1 0 , 

n n 

nN02 Ş i nN2o4 reprezintă număr u l de moli de N02 respectiv N,0 iar n este 
numărul total de moli din sistem . ' ~ 4

' 

Înlocuind presiunile parţia l e cu valorile lor, pentru K P se obţine relaţia : 

T{ = n~o • . .!_ 
~ . 

n n 
Întrucît K P este constantă în condiţii izoterme, creşterea presiunii 

corespunde deplasării echilibrului în sensul dimerizării, mi cşorîndu-se astfel 
numărul de moli de dioxid (celă l a lt factor din numărător). 

Pentru a ca lcula compoziţia amestecul ui la echilibru, să considerăm că 
în moi:n.en.tul. ini~ial sistemul. c~nţine un mol N20 4 • După realizarea stării 
de ech1hbrn m sistem au mai ramas 1 - x moli de N O ş i s-au format 2x 
m~li d~ N02 (x reprezintă fracţiu nea de moli de N 20 4 

c~r~ a disociat) . Expri
~am ŞI ..de. această dată presiunile parţiale în funcţie de numărul de moli 
ş 1 de presmnea totală : 
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2X 1 -X 
P No, = - - ·P; PN,o, = -- ·P. 

1+ x l +x 
Pe baza acestor relaţii, constanta de echilibru capătă forma : 

4x2 

K P =-- ·P. 
1-x2 

- ·------· 

... 
În concluzie, în cazul reacţiilor de echilibru în fază gazoasă care decurg 

cu variaţia numărului de moli, presiunea totală P intră în expresia legii 
acţiunii maselor. 

în acest caz, (;.Onstanta Kp are dimensiunile unei presiuni (se exprimă 
în unităţi de presiune). 

Tot în grupa reacţiilor care se petrec cu variaţia numărului de moli se 
încadrează şi procesul de obţinere a amoniacului prin sinteză, procedeu 
folosit industrial. 

Temă. Calculaţi valoarea constantd de echilibru a reacţiei de sinteză a amoniacului, pentru 
o anumită temperatură, ştiind că un litru de ame>tec de gaze obţinut conţine 0,5 moli 
N2 , 0,4 moli H 2 ş i 0,42 moli NH, . 

Oxidarea amoniacu lui şi a oxidului de azot (reacţii ce au loc cu ocazia 
fabricării acidului azotic) sînt procese de echilibru în sisteme omoge ne 
gazoase. 

4.5.1.3. Fabricarea amon.iacului 

Aţnoniacul, compusul azotului cu hidrogenul, este utilizat cu precădere 
în industria îngrăşămintelor chimice: la obţinerea azotatului de amoniu, 

- fosfatului de amoniu, ureei şi a altora. 
Avînd în vedere necesitatea obţinerii unor cantităţi sporite de amoniac, 

in<lustria acestuia face paşi rapizi pe calea perfecţionării tehnologiilor de 
fabricaţie, făeînd apel la procese tehno:.1gice noi. 

În industria amoniacului, în ţara nqastră, s-a urmărit progresul tehnic 
mondial, atît în ceea ce priveşte tehnologia, cit şi capacitatea liniilor de 
fabricaţie. Astfel, noile instala ţii de Ia Combinatul Chimic Craiova, Com
binatul de îngrăşăminte Chimice de la Turnu-Măgurele ş i Combinatul de 
îngrăşăminte Chimice Piatra Neamţ se plasează la nivelul tehnic actual. 

Jn industria amoniacului materiile prime sînt: metanul (ca sursă de 
hidrogen) şi aerul atmosferic (ca sursă de azot). Î n procesul de transfor
mare a acestora participă unul sau mai mulţi catalizatori. Aceştia permit 
realizarea unui flux tehnologic, în procese contintte, automatizate, cu o înaltă 
eficienţă economică. 

Fazele procesului tehnologic sînt : 

!"repararea g„zulul -
ue 5\rte. ;• }, r u l 

(1 ) 

p"""~"' •• '"'] . -c:c sinki11 

(:I) 

1. Prepararea gazului de sinteză brut 

a) Desulj'urai·ea 

Sinteza amoniacului 

(3) 

Gazul metan este purificat în prealabil de eventualii compuşi cu sulf 
în desulfurator, care conţine catalizatori pe bază ele oxid de fier akalinizat 
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şi oxid de zinc. Oxidul de fier favorizează transformarea sulfului din com
binaţiile organice în hidrogen sulfurat, care este apoi reţinut de către oxidul 
de zinc. · 

b) Oxidarea gazului metan 

Oxidarea metanului cu vapori de apă .are loc în cuptorul tubular şi în 
soba de ardere finală, conform reacţiilor : 

H 20 + CH4 + Q +± CO + 3 H 2 

CO + H 20 +± C02 + H 2 + Q 

(fază numită impropriu cracar~) 

(conversie) 

Cantitatea de căldură absorbită in prima reacţie este mult mai mare ca 
cea dega,iată la conversie, deci reac ţia este putei:nic endotermă. Trebuie 
evitată formarea negrului de fum prin procesul 

2 co+± 2 c + 02 

Oxidarea metanului cu va.pori de apă are loc în prezenţă ele cataliza
tori de nichel (inele Raschig de ceramică, impregnate cu săruri . de 
nichel). 

c) Conversia monoxidului de carbon 

Amestecul de gaze obţinut în instalaţia de oxidare (cracare) con
ţine circa 11,5% CO. Acesta poate fi transformat în C02• Are loc pro
cesul : 

C02 va fi apoi îndepărtat, as lfel va creşte co nţinutu l amestecului de gaze în 
hidrogen. Se lucrează la temperaturi de peste 350°C, pe catalizatori de oxizi 
de fier ş i crom în exces de vapori de apă . 

2. Purificarea gazului de siuteză brut 

Această ţtapă are ca scop eliminarea CO, C02 şi a gazelor inerte. 

a) Spălarea C02 

Eliminarea C02 se realizează prin absorbţia acestuia într-o soluţie de 
carbonat de potasiu fierbinte , activată cu As20 3 (măreşte viteza de absorbţie 
şi de descompunere). Ecuaţia reacţiei care are loc este: 

K 2C03 + C02 + H 20 +± 2 KHC03 

într-o altă etapă carbonatul poate fi regenerat prin procesul în sens invers. 

b} Spălarea „u o solu/ie amoniacală 

Capacitatea de absorbţie a soluţiei cuprc:-amoniacale pentru CO se 
bazează pe faptul că sărurile complexe de cupru (I) în soluţ.ie se combină 
cu CO, formînd o sare complexă stabilă. Ecuaţia reacţiei chimice de spălare 
este: 

[Cu(NHsh] + +co + NH3 ~ [Cu(NH3)acor 
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c) Spălarea c11 apă amoniacală 

Purificarea finală a urmelor de C02 se realizează cu apă amoniacală la 
110 atm. Au Joc următoarele reacţii chimice: 

2 NH4 0 H + C02 ~ (NH 4) 2C03 + H 20 

(NH4) 2C03 + C02 + H 20 +± 2 NH4 HC03 

În locul etapelor b) ş i c) în toate procesele industriale noi- s-a intro
dus m etanizarea, proces în care oxidul ş i dioxidul de carbon sînt transfor
mate în metan, conform reacţiil or : 

CO + 3 H 2 ~ CH4 + H 20 + Q 

C02 + 4 H 2 ~ CH4 + 2 H 20 + Q 

Metanizarea are loc pe catalizator de Ni şi la 300 - 350°C. 

3. Sinteza amoniacului 

Reacţia dintre azvt ş i h idrogen decurge fără formare de produşi secun
dari: 

6.H = -91,96 kJ /mol 

Deoarece sinteza amoniaculu i este un pro.:E-s exoterm ş i cu micşorarea 
numărului de molecule, concen traţia de am Jn i ~c la echilibru creşte o dată 
cu scăderea temperaturii şi creşterea presiunii (conform principiulu i Le Châ
telier). Nu se poate coborî prea mult temperatura sistemului, deoarece prin 
aceasta se micş orează dteza reacţiei. Pentru a couduce procesul la tempe
raturi suficient de scăzute cu o Yileză acceptab i li:i din punct de vedere teh
nologic se recurge la un catalizator de fier. Activitatea acestui catalizator 
scade foarte repede, de aceea se fo l ose~c promotori: Al30 3, I< ?O, CaO. Sulful, 
arsenul, fosforul sînt otrăvuri pe n11 u acest tip de catalizator. 

Se lu crează la o t emperatură de 420 -550°C. Pe p lan mondial se folo
sesc o serie de proc:edee de sinteză a amoniacului care se deosebesc între 
ele µrin presiunea la care se lucrează (presiune joasă 80 -1 00 at m, presiune 
medie 200- ::300 atm ş i presiune înaltă 700 -1 OOO atm). Cu cît presiunea 
este mai mare, consumul de energie electri că este mai mare, dar se oll ţin 
randamente ma: mari. 

În ţara noao;tră se folosesc instalaţii care prod uc compresia gazelor pînă 
la 450 atm (sau 300 atm). 

Cunoscînd fluxul tehnologic, vom prezenta o schemă simplificată a 
instalaţiei de obţinere a amoniacului (fig. 4.8). 

Metanul adus la o temperatură de 400°C cu ajutorul unor schimbătoare 
de c :\ ldură şi la o presiune de 40 atm este introd us în desulfurator ( 1). 
După purificare metanul, în amestec c1~ . burul, este introdus în reactor111 
pentru oxidare (conYersie) (2} care <,onţine cat::iiiz.1tc n.il de nichel, tcmper 1-

tura fiind de 800°C. Gazele arse sînt utilizate apoi la preîncălzirea a burului 
şi metanului. 

Gazele care mai co nţin încă 7 % CH4 s înt introduse în soba de ardere 
finală (3), împreună c u aerul comprimat necesar asigurării conţinutului 
de azot. Cata lizatorul fol osit este loL nichelul. Reacţia este puternic 
exotermă şi se ajunge la o temperai ură de peste 1 000°C. Căldura 
este folosită pentru producerea aburului· necesar oxidării CH 4 şi con
versiei CO. 
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Conversia CO la C02 are loc în două 
etape; în convertizorul (4) conţinîn.d 
cat a lizatorul Fe3 0 4, la o temperatură 
de 400°C ş i apoi în convertizorul cu 
catalizator de crom (5), la 200°C. Ames
t ecul de gaze, avînd o presiune de 
30 atm ş i un con ţinut de 18 % C0 2 ş i 
0,3 % CO este t recut la purificare. 

Într-o primă etapă gazele se intro
duc în coloana de absorbţie (6) unde se 
elimină o parte din C02 cu ajutorul unei 
soluţii d e K 2C03• Soluţia epuizată se 
trece p rintr-o coloană de desorbţie şi 
apo t se recirculă. Gazele sînt trecute 
apoi prin coloanele (7) şi (8) unde se 
efectuează o spălare cu soluţie cupro
amoniacală , respectiv cu o soluţie dilu
ată d e NH40H. 

Amestecul de gaze mai conţine un 
procent de 0,5% CO şi C02 , care poat e 
fi eliminat prin transformarea acestora 
în m et a n; procesul are loc la o t empe
ra tură de 300°C pe cataliza tor de nichel 
în m et anatorul (9) : 

CO + 3 1-12 -+ Cl-14 + I-I.iO. 

Rezultă guzul de sinteză care con
ţine N2 şi H 2 în proporţie de 1 : 3. 
Acesta est e introdus într-un compres or 
şi atinge presiunea de '150 atm. Pentru 
a îndepărta impurităţile (d e ex. uleiul 
antrenat de la compresor}, gazele s înt 
: ·ecute pr int r-un filtru de ulei ( 1 J) ş i 

printr-o serie d e schimbătoare d e căl
dură . A vînd o temperatură de numai 
20°C, gazele s înt introduse în coloana 
de sinteză (12) pe la partea superioară. 

Reacţia fiind exotermă , gazele se încăl

zesc pe seama căldurii de reacţie şi ajung 
·pe stratul de catalizator de fier la o 
tempe ratură de 450.-500°C. Sinteza are 
loc în proporţie de 20 % . În continuare 
t ot în co loană ga~ele se răcesc p înă la 
180°C, iar apoi sînt trecute prin răci

torul cu apă ( 13 ). Gazele i·ămase s înt 
luate de pompa de recirculare (J.1) ş i 
s înt introduse în circuit, iar amoniacul 
lichid se separă în rezervorul ( 15). 

Amoniacul obţinut are m ulliple utilizări în practică: 
- datorită că ldu r ii sale m ari de vapori zare se foloseşte ca agent fri

gorific ; 
se 'utilizează ca î ngrăşăm înt agricol ; 

- este folosit la fabri carea unor ingrăşăminte; 
- în indust r ia farmaceutică se foloseşte pentru obţi nerea unor medi-

camente ; 
- în industria f ibrelor a rtif icia le pentru ob ţinerea unor dizolva nţi. 

4.5.1.4. Fabricarea acidului a:zotic 

Un al t prod us impo rta nt al inclustr~ei chimice de bază est e acidul azotic 
cu multiple utili zări: la fabricarea îngrăşăminte lor azotoase, la obţinerea 
nitrocelulozei, a unor exJJlozivi, ca agen t ele nitrare, la separarea metalelor 
preţioase etc. 

Principalul consu mator ele acid azotic rămîne î nsă industria î ngrăşă
mintelor-chimice (47 %) care îl utilizează în principa l la obţinerea azotatului 
de amoniu. D eci fab rici de acid azotic vor exista în cadrul tuturor combi
natelor de îngrăşăm i nte chimice. 

Acidul azotic industr ia l se ob ţi ne prin ox ida rea ca talitică a amoniacului .
proces în urm a căruia rezul tă ox izi de azot ş i absorbţia în apă a aces
tora. 

Etapele procesulu i teh nologic pot fi r eprezen tate prin schema: 

Oxida r ea amoniacului 

cu oxigenul din aer 

Oxid11rca ox idului de - azot la dio xid d e azol 

1. Oxidarea am 011iacu1 ni 

-' I Absorbţia diox idului 

de· azot în api:'i. 

P rocese le rare a u loc I ~ ox id are po t fi r eprezentate p ri n ecuaţi i le reac-
ţiilor c himice : 

4 N I-I3 + 5 0 2 +:t 4 NO + 6 II2 O 
4 NH 3 + 3 0 2 +:t 2 N~ · + () TI2 0 
4 N l-13 + 4 0 2 +:t 2 N20 + 6 H2 0 

l1 H1 = - 905,8 k.J 
l1Hz = - 1 266,5 kJ 
!iI-13 = - 1 103,5 kJ 

Ox ida rea amoniaculu i se rea li zează in maj orit atea cazuri loi· cu 0 2 di n 
aer. D in reacţii le menţionate, ul timele d ou ă s înt nedo1'ite, înt rucît du c la 
pierd eri de a moniac, în urma formării N2 , respectiv N20. P entru cond ucerea 
p rocesului de oxida re co nfor m p rimei reacţ ii , cu form are de NO, este necesară 
a lege1:ea unor catalizatori cu selecti ,·ita te mare. 

Catalizatorul ut iliza L este u n a liaj pe bază de pl atină, s ub formă de 
s i te, ca re conţin 3 - 5% rodiu . Acesta, pe lîngă faptul că mă reşte activi
tatea catalizat orului (ac ţio nează ca prom otor), măreşte ş i rez i stenţa sa m e
canică . 

U n alt fac tor care i nfluen ţează acest pro ces este rapor tul co nccn tra
ţiei reactanţ ilor. Astfel se obţ ine un rand a ment sporit în NO luînd reactanpi 
în raporturi molare (02 /Nl-13) de 1,6 - 1, 9 . 

2. Oxilla1·ca gazclo1· nit1·oasc 

Procedeul de o bţinere a acidului azotic diluat cons tă în ox idarea ox1z1-
lor de azot la ox izi superiori ş i a bso rbţia aces tora intr-o s olu ţie d ilua lă de 
acid azot iC. 
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Oxidarea decurge în fază gazoasă conform ecuaţiei : 

2 NO+ 02 <=± 2 N02 !J.H = - 112,86 kJ /mol 

~ea~.ţi~ decur.?e cu contracţie de voi um deci este favorizată de creşterea pre
s111n11 ŞI d~ sc~dere~ temperaturii. La utilizarea temperaturilor joase dioxidul 
de azot dui:1e.n zea za , pentru a da tetraoxid u.l de azot. Reacţia decurge co n
form ec uaţ1e1 : 

!J.H = - 56 ,85 kJ 

Şi acest proces va fi favorizat de ridicarea presiunii s. i. scăderea t tiuii. empera-

3. Absorbtia gazelor nit!'oase 

~m.e~t:cul ~e gaze .nitroase, care conţine : N02 , N2 0 4 şi NO este supus 
ahso1bţ1 e 1 m acid azotic sa u în apă. Reacţia principală este: 

3 N02 + H 2 0 <=± 2 HN03 +NO !J.H = - 136 kJ 

Rezultă ş i oxid de azot care este reintrodus în proces . D e fapt, într-o s in
gură trea.ptă de transformare se absoarbe numai două treimi din dioxidul 
de azot. 

S-a stabilit că în reacţia dintre d ioxidul de azot ş i apă rezultă acid azotic 
şi acid azotos : 

2 N,02 + H2 0 ~ H N03 + HN02 

Acidul azotos se descompun e la cald : 

3 HN02 ~ H N03 + 2 NO + H2 O 

N20 4 reacţionează cu apa conform ec uaţ i ei : 

!J.H = - 115,8 kJ · 

6.H = + 75,66 kJ 

N20 4 + H 20 ~ HN03. + HN02 !J.H = - 58,34 kJ 

Procesele de absorbţie s înt favorizate de o presiune ridicată ş i de tem
peraturi scăzute. 

În figura 4 .9 este prezentată schema simpliricată a unei instalaţii de 
obţinere a acidului azotic la presiunea atmosferică. 

Abur 
2 J 7 

Aer 

NH 
Caz 

Fig, 4.9. Schem a instala\i l' i de obţi nere a .ac idulu i azotic. 
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Amoniacul gazos este introdus pe la partea inferioară a reactorului 
de 6xidare (J), tot prin această JJarte introducîndu-se şi aer. În contact 
cu catalizatorul, amoniacul este oxidat la oxid de azot. Temperatura nece
sară . reacţiei (800°C) se asigură pe baza căldurii de _reacţie. După ox id are 
ga<>,ele trec printr-o serie de schimbătoare de că ldură (2) ş i ajung în răcitorul 
de gaze (3), de construcţie speci ală, ş i anume pre\'ăzut cu site. Gazele 
circulă de jos în sus printre site, iar deasupra acestora se barbotează soluţie 
de acid azotic diluat. Amestecul de gaze astfel răcit este condus în insta-
laţia de oxidare-absorbţie. _ 

Gazele comprimate la 2,5 atm cu ajutorul compresorului (4) sînt tre
cute în turnul de oxidare (5), sînt răcite în schimbătoare de că ldură şi apoi 
sînt introduse în coloana de absorbţie, ci.rculînd în contracurent cu so luţia 
de acid azotic. Coloana de . absorb ţie (6) este pre\·ăzută cu talere. Deasupra. 
fiecărei coloane se găsesc serpentine de răcire cu apă. cufundate ln acid. 
P e la partea superio·ară a co loanei se introduce a pa de conde nsare, care 
se îmbogăţeşte în acid pe măsură ce coboară pe talere. 

Acidul azotic colectat la baza coloanei (6) trece in turnul de degazare. 
(7). Aerul se introdu ce pentru a ant rena gazele nitroase din ac.id , care sînt 

reci re ula te. 
Acidul azotic obţinut, de concentraţie 50 - 55%, se poate folosi ca 

atare în diferite ramuri industriale, sau se poate co ncentra printr-o distilare 
extractivă în prezenţa acid ului sulfurit'. P i> ntru obţinerea unui acid azotic 
de concentraţi e 98 - 99% se concentrează şi se lichefiază oxizii ele azot, se. 
oxidează cu oxigen şi concomitent se absorb ii1 acid azotic diluat, sub 

presiune. 
La noi în ţară fabrici de acid azotic s înt la : Făgăraş, Roznov, Tg.-Mureş, 

Craiova, Turnu Măgure le. 

4.5.2. ECHILIBRE TN SISTEME OMOGENE LICHIDE 

Legea acţiunii maselor se .Poate aplica şi pentrn studiul sistemelor in 
fază lichidă , cu singura deosebire că în acest caz constanţa de echilibru se 
va exprima numai în funcţie de concentraţ ii sau fracţii m olare. 

Reacţia acidul ui acetic cu alcoolul etilic reprezintă un exemp lu de echi

libru chimic ÎJl so l uţie: 

CH
3
COOH + CiH5 0H <=± H 20 + CH 3COOC2 H 5 

a-x b- x X .r 

ca re, aşa cum s-a arătat, a serv it lui G u 1 d b erg ş i W a a g e ca model 

pentru deducerea legii acţiuni i maselor. astfel: 

K,. = [CH3COOC2 H 5] ·[H2 0] 

[CHl:OOH] ·[C2 H 5 0H] 

Fie a moli de alcool etilic ş i b moli de acid acetic care există ln solu ţ i a 
de volum V la momentul iniţial. Să notăm cu x numărul de moli de ester 

ş i de apă formaţi la echilibru . 
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Deci 

x2 
K „= --- ----

(a - x)(b - x) 

relaţie ce oe poate folos i pentru calcu lul lui x cînd se cunoaşle K x. 

4.5.2.1. Produsul ionic al apei 

Moleculele .de apă pol ioniza conform ec uat.iei 

2 H 2 0 +z HO - + H 30+, 
deci K r capătă forma : 

Întrucît. ionizarea apei este foarte redusă, concen traţ.ia în molecule de 
apă este practic constantă ş i poate fi înglobată în constanta. f{ r· Astfel , 
putem scrie 

K c ·lH20J2 = [l-IO - ][H30+] = KR,O 

unde KH,o se numeşte produsul ionic al apei . La temperatura camerei 

acest produs are. _o valoare c onstantă: · [I-I30+ j ·[.H O- ] = 10- 14 ( m
1
°1r. În 

apa pură, număru l ionilor hidroniu [H 30 +J este ega l cu număru l ionilor hi
drox il [HO- ]. 

[H30+]2 = II-I0 - ]2 = 10-14; [H30+] = [I-JO - ] = J10- 14 =I0-7 l~OI. 

Această stare de echilibru este modelată în figura 4.10, a. Pentru s im-· 
p lifi care, în locu l ionului hidroniu (ll30 +) s-a modelat protonu l H +. Trebuie 
menţionat faptul că în so luţie apoasă nu există ioni H +, ci num a i II

3
0+. 

Prin a daosul unei m.ici canti lăj'i de ac id (fig. 4.10, b) numărul io nilor 
hidroniu din soluţie creşte (acizii sînt subs tanţe care cedează protoni ), 
echilibrul este perturbat. O parte dintre ionii hid roniu se leagă de gru pă
rile hidroxil , pentru a se stabi li un n ou echilibru . În acest caz, în so!'u ţie, 
număru l ionilor h idro:1iu este m a i mare decît cel de grupări hid roxil (fig. 
4.10, c), deci concentra ţia I-J+ este mai mare d ecît 10- 1• 

Adă ugind o ca ntit_ate de bază (substan~a care ac ::eptă protoni), ech i
librul este ş i în acest caz perturbat (fig. 4. 10, b). U n număr de grupări hi-
d roxil introduse se vor uni c u fonii hidroniu din solu ţie, form îndu-se mole
cule de apă neionizate. Astfel, ~oncPnlraţia de ioni de hi'droniu va scădea . 
Î n soluţie, deci, concentraţia ionilor H + va fi mai mică ded t i o - 7 . 

Caracteru l acid sa u bazic a l unei so luţii este dat de cuncentraţia în ioni 
de hidrogen f H+J, ş i se P.xprimă în numere de t ipul 10-P. Întrucît aceaslil 
exprimare . e'sle greoaie. s-a introdus noţiunea de pl-I. 

pH-ul unei soluţii indică concentraţia în ioni el e hidrogen ş i se exp.-imă 
prin logaritmul cu semn .schimbat a l [l-J+] 

(I-I+] = 10-P pll =- - lg ·[I-I+]. 
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Fig. 4.10. Modelaren va1·iaţiei cnnccntra\ici ionilor d e h id rogen la adaos 
<le acid şi baz.'i. 

Î n tabelul 4.3 este ind icC1tă corespondenţa dint re concentrapa ionilor 
de hid rogen, pH ş i caraclerul ac id sau -b aiiC al unei soluţi i : 

Tube/ul 4. J 

- - - --
1 ll' I 1 10 • 1n III " 10 4 I (I ~ to " 10 7 1(1- R 10- • 10 '"l i 11 '" 1" III 11 11 l I 
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ca ral"l 1·r +- t·a rat' lcr Ll r.11I11 „!Jaz Îl' 
s ol u ( ir '.1r:.wlrr .1c irl 1wulrll --- . -
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Temă. pOH-ul este noţiunea echivalentă cu pH-ul, dar r eferit o1re la concentraţia ipnilor HO: 
Definiţi pOH-ul. 

Calculaţi care este p H-u l unei solu \ ii 0,001 M d e acid clor hidric? 

- S tabiliţi relaţia do legătură dintre p H ş i pOH. 

- Care este pOH-ul acestei soluţ ii? 

În tabelul 4.4 sînt indicate cît.eva valori 
conce nLraţi e 0,1 N. 

ale p H-ului unor soluţii de 

În labora Lor se poate stabili valoarea 
pH-ului unei soluţii cu ajutorul hîrtiei de 
pH sau cu ajutorul solutiilor de indica-
tor. 

Temii. tu ajutorul soluţiilor d e indicator din labo

rator stabiliţi pH- ul unor soluţii de aciz i ş i 

baze ş i verificaţi da t ele din t abelul 4.4. 

Solu \iu O. I N 

IlCI 

Cll 3 COOII 

11" H0 3 

~n HC03 
NH.1 

Na2C0 3 

Na OII 

Tahe/11/ 

p ll 

1,0 

2 . !J 

.). 1 

8,4 

11 ,1 
11 ,:i 

11,0 

4.5.2.2. Echilibre în soluţii de electrolifi. Constantă de ionizare 

a) Constanta de aciditate 

4 . .• 

Proces ul de ionizare al electroli ţi lor slabi poate fi tratat, de asemenea, 
ca un echilibru chimic. Reacţia de ionizare a oricărui acid poate fi repre
zentată astfel 

HA+:tH+ +A

Constanta de echilibru pentru acest s istem este : 

[A - ][H.+] 
Ka =--'-~~ 

[HA] 

În funcţie de valoarea ' acestei constante, acizii pot fi: tari sau slabi. 
Acizii tari sînt total ionizaţi, în timp ce acizii slabi sînt parţia l io nizaţi şi 
au o consta ntă de aciditate m a i mică decît unu. În anexa 4 sînt prezen
tate cîteva echilibre realizate în soluţii de acizi slabi şi valoarea co nstan
telor de ionizare (constante de acid itate). · 

I onizarea acidului acetic se poate exprima prin ecuaţia: 

Cl-l 3"COOH + H 20 +:t CH 3 COO - + H 30 + 

K c = [CH3 COO - J ·[H30 +]. 

[CH3COOH][H20 ] 

Concentraţia apei m cazul so lu ţiilor diluate poate fi considerată con
stanlă şi poate fi inclusă în consta nta· de echilib1:u ş i se obţine astfel co n1 
.stanta de aciditate a acidului acetic. 

K" = T<c . [H
2
0 ] = [C1:3CO O- ][H30 +] . 

[CH3COOH] 

Pentru simplitate vo m co nsidera mai întîi că soluţia iniţia l ă are o· con
centraţie de 1 m ol/I de acid acetic. în urma ioni zări i se formează x moli de 
[CH3COO - J ş i x moli de [H30 +], rămînîntl · nedisociaţi (1 - .i:) m oli de. 
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' CH
3
COOH. Considerînd concentraţia soluţiei de acid egală cu C (mol/I), 

·constanta de aciditate are valoarea 
x2 

K n.= -·- ·C 
1 -x 

relaţie cunoscută sub denumirea de legea diluţiei, sau legea lui O st w a l d. 

Temă. Studiind da t ele din a n exa 4, stabiliţi care dintre acizi este mai slalJ : acidul c ianhidric 

s3u acidul fluorhidric. Scri eţi relaţiile p entru cons tante le de echilibru . 

ln cazul acizilor dibazici, c um ar fi H 2S sau H 2C0 3, prima co nstantă 
de ionizare este mult mai m are decît cea de-a doua constantă de ionizare, 
raportul dintre acest ea este 105. Astfel, în cazul soluţiei de H 2S, co ncţn
tratia în ioni HS- este mult ma i mare decît concentraţia în ioni S2

:- . 

'Pentru H
3
P01 valorile constantelor de ionizare sînt: 

I H
3
P04 + I-l20 +:t H 2P04 + l-{30+ K a, = 7,G ·10- 3 

ionizar~ 1>ri1na1·ă 
1 

II H 2P04 + H 20 +:t HPOi-: + H 30 + K„, = 6,2 ·10-·8 

ionizar e secundară 

III HPo:- + H 20 +:t PO~- + H 30 + Ka, = 4,8 ·l0- 13 

ionizar e t. er\iară 

Astfel de acizi se numesc acizi poliprotici. 

b) Constanta de bazicitate 
Conform teoriei clas ice, bazele se definesc ca substanţe care pun în 

libertate ioni de hidrox id (HO - ). O serie de baze sînt substanţe cu caracter 
ionic chiar în stare crista lină (hidroxizii metalelor alcaline ş i a lcalin opă
m întoase), deci î n soluţie sînt total ionizate. Acest ea formează categoria 
bazelor tari. Există o serie de baze slabe care ionizează incomplet , conform 
echilibrului. 

I ( 

BOH +:t B + + HO 

Consta.nta de echilibru în acest caz este : 

[B +]. [HO- ] 

! ~\ Kb = [BOH] . 

• I I 

\ P e t~u bazele tari K b > 1, iar pentru bazele ,s labe Kb~ 1. În a nexa 
4 s înt a't~ cîteva valori ale constantelor ele bazicitate. 

Teme. lntr o .sbluţie apoasă de NH3 există o concenlrnţic_ inioni HO- egală cu. 6 ,0 · tU~· moli/I. 

\ Cc•cantitate de amoniac a fost necesară pentru obţinerea acestei soluţii ? l nc/1cu{lc. Se 
I 1 calcule.iză concentra ţia î n N H 40 H la echilibru, la care se ad:nq.(ă conccnlr.iţia ln NI-fi, 

egală cu conccnlr.l\ia l n HO-. 

Bazele slabe s înt în gener:-.1 bazele organice. Marea maj oritate a bazelor 
studiate la chimia anorganică sîn t baze tari (NaOH, KOH, LiOH). 

4.5.2.3. Calcularea concentraţiei ionilor de hidrogen 
şi p H-ul sol·utiilor de acixi şi baze 

Cunoas terea concentraţiei ionilor de hidrogen în soluţie la un moment 
dat este o 'probiemă deosebit de importantă, ma i ales în practica. ~ na l.izelo~ 
de laborator, în controlul calităţ ii prod uscior. Stabilirea concentra ~iei acid ulm 
sau a bazei, adică a pH~ului unei soluţii este determinantă pentru alegerea 
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... 
unei .~etoflc de analiză , sau a unei met ode de s i nteză chimică. p H- ul unei 
solu~11 se poale determina uşor dacă se c unoaş te concent ratia acid ului sa u 
b azei c u ca re se lucrează. · 

Se ştie că într-o sol u ţie acidă : 

[H+l > 1 -1 0- 1 > [HO- J, 

într-o so!upe bazică: 

[H ~1 < 1 ·10- 7 < [HO-J, 

i<H" intr-o soluţie neutră : 

ne ai.c i se poate ded uce: 

[H+' = _1· 10 - L4 ş i [I i0 -1 = 1·10- 14 
J [HO- J [l-r+] 

J n. cazul solu ţi i lor de acizi la ri to Ld ioniza ţi, p -r+l est e egală cu co n
ce ntra~ia normală_ a ac:idul ~1 i. D e t'X<·111plu, î nt r-o solu ţie 1 N de H CI, II-f+l = 
= 1 ; 111tr· o so l u ţie de H CI, 0. 1 N . 11l 1 J = O, 1. Se da u ·t abelele 4.5 si 1 .6 cu 
\·a lori le [H +] în soi u ţi i acide şi IJazic~ ca lcu late c u relaţia de mai sus. · 

c,lll"<'lllra\ia aci cl ul ui Cin I 
l'rh i\'.lll·n l g:nun litru) 

- ----- - - ----
„ 11 () 

'--------~ - ---

- -
C:rnw c•n lnqi:i haze r 1111 

I l f"rhiv. g-rH111 liltu ) 

IJ 1 I 1. 1 () l•I 

„, J 11 

-, 

-I 

Tabel ut J 

\I.I 11,01 fl ,•101 1 
1 ·10 I l . 10 " l . tll 

:i ' - ----
/11 •1/11 

O, I 

I u,ot I 1,111 

1·10 ta (. l() I" 1 · l i l .. 
-

J:I 12 11 

În cazu l a cizilo r s labi valoarea [H+J şi a pH- ului _se află • iui nd seama 
rte faptul că acidul es t e puţin ionizat şi că cea mai m a re p a r te a acidului 
se găseşte sub formă . molecu lară (neionizat) . Consider înd · ca z ·I general al 
L,:.1: i ~cid s lab H A şi fo losind · expresia lui ](" s~ poate scrie : 

, . [A -J[H+J 
l\ = . 

a [HA] 
HA ~ A- + f-I+ 

:iotînd cu c concentraţia acidului, rez ul tă rC' laţ ia : 

[H A] = c - [ l 1 ~ ] 

unde [HA] es t e concentraţia acidului rămas neio ni za l la ech i!ibru . 

136 

Ţinînd seam a că [A- ) = [H +] rezu ltă : 

[H +]2 
K = ---- -

" c - [H+J 

de u nde 
[H+)2 + K all-I+) - Kac =O 

sau rezolvînd această ecuaţie în raport cu [H +] se obţine : 

Ka vK~ K [H +) =--+ -+ a·c. 
2 4 

Pentru acizi foarte sla bi , cînd [H-1·] est e mai mică d ecît 5% din c, se poate 
considera 

c - [H+] :;;-; c 

şi relaţia dev ine : 

[H +] = J Ka ·c. 

Astfel, într-o soluţie 0,1 M de acid acet ic, [H +] ş i pH-ul se vor calcula 
astfel : 

CP.
3 

- COO H ~ CH 3 - COO - + H .,. 

K = [CI-13- COO- ][I-r+) = 2 -10- s 
" [CI-13 - COO Hl 

adrniţînd că [CH
3 

- COOH] ~ cu concentraţia iniţială, adică cu 0,1 M 

[CH
3 

- coo -][H+] = 0,1-2 .10-5 

şi fi ind că : 

se poa te calcula : 

[CH 3 - coo - 1 = [H +J 

[H +J2 = 0 ,1 ·2 -10 - 5 

[H +] -~ J K a· c = J 2 .10-s·O, I = 1,4.10-3
; p H = 2,88. 

în mod analog pentru · bazele slabe se obţine relaţia : 

K b vK: [HO-] = - 2 + 4 + K b·c 

dacă baza est e foarte slabă se pot neglija termenii 

K~ . K u 
-- ŞI --, 

4 2 

iar relaţ~a devine : 

[I-W - ] = J K u ·c. 

Exemplu. P entru o soluţie a poasă 0,1 M de N H 3 , K ~ = l ,8 ·10- 5 

c = 10- i.[H.O-] = J 1,8 ·l0-6 -10-1 = 1,34 ·I0-3 

p OH = 2,87 p H = 14 - 2,87 = 11,13 
'femă. 1) Avind în vedere dat~le din tabelu l 4.7 precizaţi ordinea in care variază tăria acizilur. 
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.... 
T,1be/ul ./ . 7 

I Adel H A I I I I 
„ 

l\.a .\ ci<I HA l\.u 

perclor :c H C104 10 sulfuros 1 I2S03 1-10-1 

p ermanganic H:\InO~ 10 cianhi dr ic H CN 5 -10- 10 

cloracetic CC13COOH 2-10- 1 

malonic HOOC - CH 2 - COOH 1,5 · 10 3 

2) Stud1a t.1 d1tclc diri hbelul 4 8 ş i pr'clz . bazelor. · · " aţ i c,u e es te ordinea ln car_e \·ar iază tăria 

B:izii I B I B I!+ 

anil i nă C6Il5N II2 

pi ridină C5H 5 N 
C1II5 - NI-It 
C511 5 - N+H 

amoniac !'-:H3 '.'\ II t 
clitn c li l-a 111 i nă (CH3h~ll I (CI 13)2:-\H ţ 

3) A \·lnd. in Yeder e da t ele cl in tabelul 4.9. 
- sc)·1cţi exp resiil e p enlr11 Ko J(o 1, 

Tabelul 

I /(h 

4· 10 I 

2 ·10- • 

! 
8-10- 5 

5.10- • 

• • 11 21 \. 4 3 

- prec1zaţ1 care dintre acizi sînt t a ri şi care s înt b 1 1 . aze e or coniugate. 

Ta-belul 

Ac id I HA I A - I J((J 

ac id sulfuric H3SO~ H SO-; -
H SO-; so: 1„ 10- 2 

acid sutruros H 2S03 !ISO; t , 5 · 10-~ 

H SO,- so~- 1.10- • 
ac id or lof.os foric H 3P 0 4 

' 
I-IaP04 7 .10- 3 

H 2 P O;- H PO!- 6 · 10- 3 
HPO!- PO!- 2 .10-13 

ac id rari.ionic II2C03 H CO,- 4 ·10 7 

HCOf co~ 6 -10 -u -- -

4.5.2.4. Indicatori 

4. 8 

4.9 

Pentru a cunoaşte pH-ul une i soluţii r . 
la care are Joc neutralizarea în reacţia clintr~ ecum.J1 ~entru _a marca puncttd 
substanţe numite indicatori . un aci ş1 o baza, este nevoie de 

Indicatorii sînt subslanle orga . 
z1te în apă. Aceste substant~ au r~1ce_. cu rn o l ecul~ ma1:i, foa r lc p u~in ioni -
anumit pH al soluţiei. . . _P pnetat ea de a-ş 1 sch tmba culoa rea la un 
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l nllicalor C!lloar c la lnc cpu l I 
albas tru de li mol roşu 

meti loran j roşu 

roşu de m etil roşu 

al bastru de bromlimol galben 

fenolf tal ci nă incolor 

galb en de alizarină ţ:(albcn 

Tabelul 4 . l O 

Culoa l'l" la s fi r5i l , 'chintb~ culoal' ca I 
p ll-ul ln cnl'c 'c 

(clomcni11 ele p i!) 

gall.Jcn 
galben 
galb en 
albastru 
roşu carmin 

\' ÎOl l'l 

1,2 - 2,8 
:-l ,1- 4,4 
4,4 6,2 
6,0 ·-7,6 
8,2 10 

10,1 12, 1 

Acţiunea u nui indicator se poate explica de fapt prin ' culoarea fo rmei 
neionizate, diferită de culoarea formei ionizate. D e exemplu, fenolftaleina 
neionizată este incoloră, în timp ce îrr formă i onizată este colorată în roşu. 
IndiCatorii îş i schimbă cul oarea în funcţie de pH-ul medi~lu i de reacţi e. 

Un indicator acid se p oate repr.ezenta schematic astfel : H I n, unde I n 
este simbolul p entru un ra dical organic. În soluţie apoasă un ind icator acid 
ionizează după următoarea. schemă : 

Hln + H 20 +± H 3 0 + + Iu-

Dacă la soluţia unui ind'icator se adaugă cantităţi mici de acid se pro
duce o deplasare a echilibrului spre stînga, scade concentraţia ionului I n
şi creşte concentraţia moleculelor neionizate H l n ; astfel, în soluţie acidă 
va predomina culoarea moleculelor neionizate (culoarea de pH acid). Con
stant a de ion izare pentru un ind icator acid este dată de rel aţia : 

de unde se poate deduce : 

Această relaţie est e necesară pen tru a se şti care este v iteza de transfor
mare a celor do uă fo rme ale indicat orului în funcţie de [H 30 +] din soÎuţie. 

Cînd [Hln] = [In-] , 

[ H~z1 = K " / 
\ \ I . , • /, • I I 

În acest punct ambele forme colorate sînt prezentate în egală măsu·ră şi ochiul 
poat e .percepe culoarea rezultată . din combinarea culorilor celo r două fQrme. 

E. , Se ia o eprubetă cu acid clorhidr ic 0,0 1 N şi se adaugă 2 picături de _ 
metiloranj. Se adaugă apoi treptat, eu picătura, o soluţie 0,01 N 
de NaOH. Se observă schimbarea de . culoare de la roşu la portocaliu 

şi. apoi la galben .. . 
Astfel metiloranjul este de culo.are roş ie la pH = 3,1 ş i de culoare 

galbenă la pH = 4,4. Culoarea intermediară va f i portocalie. Acesta est e 
de fapt domeniul de pH al indicatorului. 

Raţionamentul se poate extinde la i ndicatorii bazici. 
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Deoarece indicatorii s înt substanţe organice - acizi s labi sau b~ze 
slabe - ş i deci io nizate slab, ei se adaugă in ca ntităţi mici, pentru a nu mo
difica p H -ul soluţiei . După domeniul de pH al indicatorului se pot stabili 
condiţi ile de utilizare a le acestora. 

Teme. 1 . Scrieţi rcac\ia de ionizare a unui indicator ba7.ic. 

2. 'finind seama de indicaţiile d ate de tabelul 4.10 precizaţi care esle culoarea indicato-
rului pentru domeniul său <le pH. 

/ 
3. Se iau 3 - 4 eprubete cu acid clorhidric O.O l N. Se adaugă citeva picături din 

diferiţi indicatori şi apoi se ad.augă NaOH 0,01 .V, ln picătură. Relataţi ce obser
vaţi. 

4.5.2.5. Procesul de neutralizare 

Termenul de reacfie de neutralizare este atri buit de ob icei reacţiei 'd in
tre un acid şi o bază. Această reacţie reprezintă de fapt un caz particular 
al reacţiilor protolitice. Cînd reacţionează so luţii apoase de acizi tari cu so l uţii 
apoase de baze t ari se combină ionii hidroniu şi ionii hidroxid pentru a forma 
apa. În acelaşi t imp se formează şi o sare. 

ionic: 

sau: 

HCI + NaOH ~ t\7aCI + H 20 

H + + CI- + Na + + HO--~ Na "'" + CI - + H
2
0 

H 30+ ,+ CI- +Na+ +HO- ~ Na ++ CJ- + 2 H
2
0 

Deoarece ionii de sodill şi de clor sînt prezenţi, ca atare, şi în sarea care se 
f ormcază, în· esenţă reacţia se poa_te_ sc.~ie : / 

·" H 30 ; + HO - ~ 2 .~!.2 <? 
Ar:est proces este un proces de ne.utralizaţe. 

Dacă la o canti tate de acid tare se adaugă exact cantitatea de, bază 
tare necesară neutralizării totale a acidului, caracterul mediului la neutra
li zare este neutru avîn<l un · pH ~ 7. Acest fenomen se poate pune îri evi
denţă cu ajut.ornl indicatorilor. 

Cunoaşterea proceselor ce au loc la ne utralizarea acizilor cu hazele are 
importanţă deosebită inai ales in anali za chimică. La baza multor metod\.: 
de analiză stau reacţiile de neutral izare. Pentru studierea acestei reacţi i se 
poate urmări variaţia [ H+] în decursul proccsul uL Se va· exemplifica reacţia 
de neutralizare a unei soluţi i apoase de acid tare [H

2
SO,J> ITCIJ cu ci soluţie 

apoasă de bază tare (Na OH. KOH) de ~oncent.raţie D, l N. 

Acidul fiind tare, va fi total ionizat, dec'i conc'.!nt rapa i11 ioni hidrogen 
Va fi egală Cll concentraţia acidului : 

[I-!+] = 10-1, iar pH = 1. 

Dacit se neutr-dizează 50% din, această so l uţie cu 'o b;;ză tare, (I-I+] se va 
red uce la: 

[I-I+] = SO ·10-1 = 0,5 ·10- 1 ; pH = 1,30 
100 

Dacă· se lli; U"i.;alizează HO% din acid cu bază : 
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10 
= -- ·_10 - 1 = 10- 2; pH = 2 

· 100 

Dacă s-a neutralizat 9\)% din acid, [H+] va fi : 

1 
=--

100 
·lo-1 = 10-3 ; pH=3 

Dacă s-a neutral izat 99,9% din cantitatea iniţială de acid: 

' 
[H+] 

1 .10-1 = 10-4; pH = 'l 
1 OOO 

La neutralizarea completă a acidului : 

[H+] = 10-1; pi-I = 7 

Dacă se cont i nuă adăugarea de bază în exces .de 0, 1%, 

1 - --
1 OOO 

·I0-1 = 10-4; [H+] = 10-to; şi pII = 10 

Pentru lin exces de bază de 1 % : 

[HO-] = _l_ .10 - 1 = lQ-3 ; (H+] = 10--11 şi pII = 11 
100 

Pentru un exces de bază de 10% : 

1 ·10- 1 = 10-2 ·, [I·:J:+] = 10- 12 şi pH = 12 [HO - ] =lo 

„ 

\ 

Trecînd într-1111 I a be l aces te date privind neutr~lizrin· a li nui ac.id _tare de 
( I N () baza~ t a re de concentraţie O. I N st• obţrne · concentraţie ). cu 

Tabelu l J. 11 

I I ,\ r i d nr-utra1 i 1at 

I I I .\d [ 11Cll l l'.l li7nt 111 •1 „ 11 ( !lj J p ll „ u u o 

o;o 1() I 1 I Exces d e bază I 
90,0 io-2 2 0,1 \O I O 10 

99,0 10 3 :-i 1,0 10-:-11 1 1 

99,9 10- • 4 10,0 io-12 12 

100,0 10 7 7 

da te se ot înscrie într-un grafic, unde pe ordonată .. se trec ~' a
~~~l:tepH~ului , i:r· pe abscisă ca ntităţi le de acid . şi baz~ ut1hza Le. -~1~~11~ 
diferite puncte figurate se obţine curba de neutralizare .(fig. 4 .1_1 ). C t· !i
de neut ral izare servesc pentru determinarea .punctului î1; cai:. i}eu, ~a şi 
za-rea a re loc complet. Acest punct este nu~1~· pun~tul ce _ec wa en,a de 
serveste în determinarea ca ntitati vă . a a~1z1lor ş 1 bazelo1. Punctul 
echiv~lentă se sesizează cu ajutorul ind1catonlor. 
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IP 
fi 
!O 
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7 
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5 
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3 

pi/ 

2.J.---
f 

90f, 100% !O'J; 
Acid neutralizat Excfs de /Jazti 

Temă. Calculaţi [H+j şi p H-ul ln cazul neutraliz~rii 
unei baze tari O, 1 N cu un acid tare O, 1 N . 
Alcătuiţi t abelul de ·date necesare şi trasaţi 
curba de neutralizare. 

4.5.2.6 . .Hidroliza sărurilor 

Se cunoaşte că sărurile se pot clasifica în 
funcţie de tăria acizilor şi bazelor de la care 
provin, astfel.: 

1. Săruri proYenite de la acizi tari ş i 
baze tari : 

NaCl, KCI, NaN03 ; 

2. Săruri provenite <le la acizi tari ş i 
baze slabe :· 

NH4'C I, (NH 4) 2S04 ; 

f j.g:. 4. 11. Curba de neut ralizare 
a ·unui ac id ta.i·e cu o bază tare. 

3. Săruri provenite de la acizi slabi ş i 
baze tari : 

CH3 - COONa, Na2 C03 ; 

4. Săruri · provenite de la acizi slabi ş i haze· slabe: 

(NH 4 ) 2C03, CH3 - COONH 4 • 

Se iau trei eprubete cu următoarele soluţii apoase de săruri : / E . I . 
1. NaCl, 2. NH4 Cl, 3. CH3 - COONa şi în fi ecare se adaugă picături 
de metiloranj ca indicator. 

Se observă că în prima eprubetă culoarea indicatorului rămîne porto
calie, ceea ce indică o reacţie neutră a soluţiei apoase. În eprubeta a doua . 
indicatoru l are culoare roşie, ceea ce indică o reactie acidă a solutiei. În 
eprubeta a treia indicatorul prezintă o cu loare galbenă, caracterisdcă unei 
reacţii bazice. 

· Să examinăm cazul dizolvării în apă ·a unei sări provenite de la· o bază 
tare ş i un acid slab, de exemplu : t H 3 -COONa. După cum s-a observat 
din experienţa efectuată, reacţia so l uţiei apoase a acestei sări este bazică . 
La dizolvarea î n apă are loc reacţia : 

ionic : 
CH 3 -'C00Na + H 20 +± CH 3COOH + NaOH 

CI-13 - COO- +Na++ H 20 +± CH 3COOH + Na+ + HO -
p:it crnic loniwl acid slab, 

JlU\i_n Ionizat 

Ionul Na+ nu reacţionează cu apa, fii nd un acid Bri:insted foart~ slab 
şi rămîne ca atare în soluţie . 

- Ionul acetat, CI-13 -COO- , este baza conjugată a unui acid slab şi va 
manifesta deci atracţie pentru protonul apei. În soluţie va apărea în · acest 
caz un plus de ioni HO - , care vor· imprima caracter bazic acest eia . 

D eoarece ionul acetat este cel care reacţionează cu apa, se poate scrie 
reacţia astfel : 
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R eaclia dintre ionii sării dizofoale şi moleculele de apă poartă denumirea 
de reacţi~ de hidroliză. . 

Generalizînd pentru o sare de tip BA d in această categone : 

A-+ H -OH. +±HA +HO-
fiind 0 reacţie d.e echilibru, se aplică legea acţiunii maselor şi se aj unge la 

relaţia : 

Considerînd [H20 ] = const. 

K = [HA][HO-] 
[A- )[H20 ] 

şi înglob înd în K 

[HA][HO- ] 
K" = ..::.__::.:.__-"-

[A - ] 

se obţine: 

(1) 

K„ = constantă de hidro liză. 
Dacă se înlocuieşte valoarea [HO- ] 
relaţia : 

din relaţia (1) cu valoarea obţinută din 

K [H O+][HO- ] adică [HO-] 
HrO = 3 . ' 

se aj unge fa relaţia : 

Ţinînd seama că : 
[HA] 1 

se poate scrie : 
. K 

K · -~ „ -
Ka 

I 
I 

(2) 

(3) 

(4) 

Această relaţie arată ·că hi.droliza unei sări p_:ove?ite de I~ un .ac~.~ slab şi 0 

bază tare va fi cu atit mai pronunţ.ată, cu c it acidul va fi mai slab. 

Temă. Stab iliţi, prin tr -un raţionament analog, că in ca~ul diz.olvării i~ apă a unei s1lr i pro
venite din neutralizar ea unui acid tare cu o baza slaba, expresia !( h cs.tc · 

K - KH,O „ -
Kb 

Săruril e provenite de Ia acizi s labi şi baze slabe, la dizolvare în apă, 
formează soluţii neutre, slab acide sau slab bazice, în funcţi e de valoa rea 

lui Ka sau K b „ • • • f a· o sol•1t1'e 
D I CH COONH prin dizolvare m apa ormeaz ' , e exemp u, 3 - 4 

cu caracter neutru. . 
CH

3 
- COO- + NHt +± CH3 -COOH + NHs 
bază nc!d acid bază 

deoarece K" = 1,85 ·10- 5 ; K b = 1,85 ·l0- 5
• 

4.5.2.7. Soluţii tampon 

Solutiile tampon sînt amestecuri de a~izi şi bazele ~or co~j.ugaie, ~n 
anumit e 'proportii . Aceste soluţii au propnetat~a de a-ş 1_,JUod 1!1ca oar ~ 
puţin p H-ul la ~dăugarea de cantităţi mici de acid sau baza. Acţrnnea tam 
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P.o~ esle de.te1:minată .d~ fapt ul că solu ţia conţine un acid si 0 bază a ar· 
ţinmd. aceleiaşi perechi ş1 care pot neutra liza baza, respectiv ~cidul adău~at 
CJ - Ep·.-i:empln '. am

1
estec de NH4Cl şi NH3 ; în amest ec există ionii N H+ ş; 

' recum ş ~ mo eculele de NH3. Ionul r,1 - este o bază foarte s l bv . 4 . 

se pvoate cons1d:ra că .î1: soluţie [NHt) = [NH3]. a a ŞI deci 
Daca se adauga soluţ1e1 puţin H CI, atunci : 

HCI + H 20 -+ H
3
0+ + c 1-

H3Q + + NH3 +t NHt + H20 

deci aCidul i-l~O + este neutralizat de NH c f · adaugă NaO I-Î, at unci: c 3, u ormare de NH4Cl. Dacă se 

Na +OH--+ Na++ HO -

NHt + HO - +t NH3 + H 20 

baza HO - este neutralizată de NHt , rezultat din ionizarea NH CI. 

Temii. Stab iliţi comportarea unei soluţii de aminoacid (NH CH COOH) • 
4 

d' . . . ,- 2- rn me 1u acid 
ş i în mediu bazic, ştiind că aceasta are proprietăţil e unei soluţii tampon. 

4.5.2.8. ~P!icdafii ~le FreacJiilor cu schimb de protoni 
in m ustrie. abricarea acidului o rtofosforic 

Acid.ul .ortofos~oric ~ste necesar producerii superfosfatului, a fosfatului 
de a.mvom.u, ~e sodm. Acidul ortofosforic are utilizări si în industria farma-
ceutica ş 1 alrmentară . ' 

• Î~ ţara noastră se fabrică acid ortofosforic I~ Turnu Măgurele . · Valea 
Calugarească . ş i 

Există două procedee pentru obţinerea acid ului ortofosforic : 
_ .· - procedeul umed, car~ foloseşte fosfaţ i naturali ca materie primă. 
P1 m tralarea acest ora cu acid s ulfuri c se obţine acid ortofosforic ; 
.. - prncedeu l termic, utilizînd de aseme nea fosfati naturali are ca p .· _ 

c1pw . red uvcerea acestora cu cărbune, în cuptor e le~tric. Fosfo rul rezu:;:t 
se ox1deaza la pentaoxid de fosfor care cu apa formează ~cidul ortofosforic. 

în ţara noastră se foloseşte procedeu l umed la care se disting urma·_ 
toarcle faze : ' 

- Măcinarea minereului şi tra tarea lui cu acid sulfuric. Ecuatia reacţ iei 
care are loc este : ' 

Ca,0F2(P04)s + 10 H2S04 + 20 H 20 = 6 H3P04 + 1 O CaS04 · 2 H20 + 2 HF 

D
1
eoareHceSîOn fosforite se găseşte şi carbonaL de calciu acest.a reactionează 

e cu 
2 4 

: ' , ' şi 

CaC03 + II2S04 + l-120 = CaS04 ·2 H 20 + C0
2 

-:-- _s~pararea H.J:<' care rezullă din prima reacţie, se realizează în urma 
c~mbmar11 HF cu S102 din minereu ; se formează SiF g·az usor de i'nde-
partat 4' , 

Si02 + 4 HF = SiF4 + 2 H20 

- Sep?rarea soluţiei de acid ortofosforic de sulfatul de calciu 
restul de minereu nedescompus se realizează prin filtrare în vid. 
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- Acidul ortofosforic 35%, separat, se concentrează în continuare la 
vid. În cursul acestei operaţii se mai volatilizează şi restul de SiF4 şi HF. 

Concentrarea poate ajunge pină Ia o soluţie de 70 %. acid ortofosforic 
care se poate utiliza în scopurile arătate la început. 

4 .. 5.3. ECHÎLIBRE lN SISTEME REDOX 

S-a arătat că reacţiile red ox reprezintă în esenţă un sistem format din 
două reacţii , una de reducere · ş i cealaltă de oxidare. 

Se ştie că ionul Fe3 t se poate reduc~ la Fe2+, dacă acesta se a flă în pre
zenţa ionului Sn2+. Reacţiile care au loc sînt : 

Sn2.; - 2 e- +t Sn4+ 

Cum electronul nu poate exista liber, el trece de la un ion la altu_} în timpul 
· pro cesului:9 de oxido-reducere; reacţiile date trebuie privite ca un si·stem 
unitar în echilibru : 

2 Fe3+ + Sn2+ +t 2 Fe2+ + Sn4 + 

În această reacţie de echilibru Fe3+ reprezintă forma oxidată, Fe2+ este 
forma redusă, Sn4 + este forma oxidată, iar Sn2+ este forma redusă. Gene
ralizînd reacţia dată pentru orice t ip de oxidant sau reducător se poate 
scrie relaţia : 

p ox1 + m red2 +t p red1 + m ox2 

Aplicînd acestui sistem legea acţiun~i maselor, se găseşte expresia con
stantei de echilibru : 

Astfel, în cazul particular al reacţiilor ce urmează, expresia constantei va ri: 

Sn2+ + 2 Fe3 + +t Sn4 + + 2 F e2 + 

[Sn4 +) • [Fe2+]2 K = :........-~-__:... 

[Sn2+][Fe3+]2 

MnO.& + 5 Fe2+ + 8 H + +t Mn2+ + 5 Fe3+ + 4 H 20 

(Mn2+) ·(Fe3+]5 
K - _...-:._---:::.....=.. _ ____:_ __ 

T [Mn04] ·[Fe2+]5[H+]a 

Sistemele redox sînt procese unitare, alcătuite din două reacţii ce se 
desfăşoară în sensuri contrare, demonstrînd existenţa unui echilibru dina
mic. Acest echilibru poate fi deplasat într-un sens sau altul, în funcţie de 
concentraţia participanţilor la reacţie, ele temperatură , de pH-ul soluţiei. 

Tendinţa de a accepta electroni sau de a-i ceda este foarte diferită de 
la un sistem la altul. O măsură a puterii oxidante sau reducătoare a unui 
sistem este dată de valoarea potenţialului de oxidare standard, determi
nat în raport cu potenţialul stand ard al electrodului de h idrogen (vezi 
anexa 1). 
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Temă. Se dau sistemele: 

Mn2+ + 2 HaO µ 2e- + Mn02 + 4 H + 

MnZ+ + 4 H20 µ Se- + Mn04 + 8 H + 

Să se precizeze, consultlnd d ;it ele din an ex . 
oxidantă mai mare si să se e 1·r· '.l I , care dm cele două sisteme a re putere 

· xemp 1 tce pc o r eac\ ie cunoscută. 

4.5.4. ECHILIBRE CU FORMARE DE COMPLECŞI 

O altă categorie de reactii chimice ~:arpa de combi naţi i comple~e . sînt acelea care au ca rezultat for-
] „ , s . . 

e introduc într-o eprubetă 2 3 I . 
se adaugă o soluţie apoasă d - m .dintr~o _soluţie d.e . CuS04, ş i apo i 
de culoare verde-albastră. e am.omac p1na la apanţia precipitat ulu i 

. s~ adaugi'i în co ntinua re 
prec1p1tatului ; se observă că 
1n albastru intens. 

o so lut ie de amoniac p ·111a- la d' 1 ,, · 1zo va rea 
in eprubetă culoarea soluţiei se sch imbă 

Ecu a ţia reacţiei care a av ut loc este : 

CuSOa + 4 NHa· = [Cu(N H 3)4}S04 

E. I î ntr-o eprubetă ce con t ine 2 - 3 ml d. . 
duce o solurfe de H CI plnă la preci ita:ntrAo solyt1e de .AgNOa se intro-

1 
o soluţie apoasă de amoniac· ci l ~ .~~!. - n con.t1~uare , se adaugă 
de argint . se d izolYă , n se o se1 \a ca prec1p1tatul de clorură 

E. 

Ecuaţiile reacţiilor care au loc sînt : 

AgNOa + HCI = AgCl i + HNOa 

AgCI + 3 NHs + H20 = [Ag(N Ha)i]OH + NH4Cl 

1 ntr-o eprubetă ce con tine 2-3 ml d. . . . 
(II) se introduce, cu picătura o solu i m ~oluţ~a unei sări de mercur 
că la început a_p:ire un reci' itat ţ e _d e rndur~ de p~tasit~. Se observă 
ce se dizolvă la adăugar~a p . r?şu po_rt_o~a lm de rndura mercurică, 
potasiu. unei noi cantitaţ1 de soluţie de iod ură de 

Ecuaţiile reacţiilor care au avut loc sînt: 

HgCI2 + 2 Kl = Hglz + 2 KCl 

HgI2 + 2 Kl = K2[Hgl~ ] 

Se observă că în cele trei ex eri ţ • reacţiilor chimice. a fost obţ' . p en e. executate in laborator rezultatul 
ine1 ea unor co b' t" <l . combinaţii complexe. Dacă se a al' - m ina , 11 e un tip a1J a~·te, numite 

o_bse.rvă că în compoziţia lor intr~ ~~e:~~ st1~uctura ace~tor. cumbinaţi i se 
~iab1I. de m olecule sau ioni legaţi coordinat~ (10~ul metalic)_ ş 1 t. il număr va
form md împreună combinatia co 1 - de wnul metahc central, ci cest ea . mp exa. 

O combinaţie complexă est l -t · - . . . căruia exista~ I I . .e a ca Uita dmtr-un atom cen tral în 1'111·ul 
mo ecu e sa li IOill n 'ţi [' · Î 

IAg(NH3)2JOH ionul Ag+ este • un:i1 tganz1. n combinaţia complexă 
rncon1urat de două molecule de N H f 3 , or-
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· mînd ionul complex [Ag(NH 3)2] +. În combinaţia complexă K 2(Hgld] ionul 
H g2+ are în jurul lui 4 ioni 1- formînd ionul complex [ H gl4 }2- . 

T otdeauna sarcina ionului complex este neutralizată de ioni de semn 

contrar. 
. Numărul de mokcule său ioni ce intră în structura unui ion complex 

poartă numele de număr de coordinaţie. Astfel. î n compusul [Cu (NH3) 4)S04 

numărul de coordinaţie este 4, iar în [Ag(~H3)2]0H numărul de coordinaţic 
este 2. În general, numărul de coord inaţie are valori între 2 şi 6 şi foarte rar 
acest număr are valoarea 7 sau 8. 

Ca atom central în comb inaţiile complexe apar în maj oritatea cazurilor 

metalele tranziţional e. 
Ca liganzi în aceşti compuşi apar fie molecule n eutre, ca : NH3, H 20, 

. H
2
N - H

2
C - CH

2 
- NH

2 
(eti lendiamina), C5H 5N (p ir idina), dimetilgli oxima; · 

fie ioni, ca: F - , CI- , 1-, SO~-. CO~-, SCN- etc . 
Sarcina ionului complex se stabileşte ţin ind seama de sarcina ionulu i 

central, precum şi de sarcinile liganzilor. Astfel, dacă liganzii sînt molecule 
neutre, sarcina ionului complex est e dată de sarcina ionului cen tral. În com
plexul [Cu(NH

3
)
4
}S0

4
, deoarece NH3 este o moleculă neutră, iar ionul cupru 

are 2 sarcini pozitive, ionul va apărea încărcat astfel: [Cu(NH3) 4]2+. Dacă 
liganzii sint ionici, sa rcina ionului co mplex va fi egală cu suma algebrică 
di ntre sarcina atomului central şi sa rcinile liganzilor. Astfel, în complexut 
K

2
[H g1

4
] mercurul are sarcina 2 +, cei patru ioni 1- totalizează 4 sarcini 

negative, deci sarcina ionului complex va fi da.tă de suma -4 + 2 = - 2. 
Ionul se va scrie: [Hg14)2- . 

Temă. Ştiind că ln ionii combinaţiilor complexe de mai jos ion ii centrali stnt: Ni
2
+, F c

2
+, 

Fe"'" Co'+, A g+, Al'+, C'r3+, calcu laţi sarcinile ionilor complecşi [Ni(CN)4 J, [Fc(CN)6
], 

[Fe(H z0)
6
J, [Co(NH

3
)u], [Ag(S20 3}21. [Ai(H20 )6], · [Cr(SCN)0]. 

4.5.4.1. Nomenclatura combinatiilor complexe 

Numele combinaţiilo r complexe se stabileşte în funcţie de părţile com

ponente ale compusului: 
- dacă liganzii sînt molecule neutre se va citi înt îi gruparea din exte

riorul parantezelor mari, apoi numărul de liga·nzi şi apoi atomul central 
cu sarci na sa . De exemplu, denumirea următorilor compuşi este : 

[Al(H
2
0)

6
}Cl

3 
- tric l orură de hexaaquoal uminiu (3 + ) 

(Cr(NH
3

)
8
}Cl

3 
- triclorură de hexaaminocrom (3 +) 

- dacă liganzii sînt grupări ionogene se ci teşte în primul rînd numărul 
liganzilor , apoi atom.ul central cu sarcina sa sau sarcina ionului, ş i, în final , 
grupa sau gruµ iir ile rli n afara parantezei mari. De exemplu, denumirea urmă-
torilor compuşi este : 

K
4
[Fe(CN)6] - hexacianoferat (II) de p ot asiu sau 

hexacia noferat (4-)' de potasiu. 
K

2
[Ni(CN)

4
} tetracianonichelat (II) de potasi u sau 

tetracianonichelat (2 - ) de pot asiu. 

Temă. D enumiţi următo1rele combinaţii complexe: 
[F c(H

2
0)e )Cl

3
, Na

3
(AIF6), (Co(NH3}6]Br3, Na2(Zn(OH )4 J, K 3[Fe(SCN)6] 
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4.5.4.2. Formarea combinaţiilor complexe „„ .. · 
"· 

S-a afirmat' mai î~ainte c~ metalele tranziţionale apar în combinaţiile 
·complexe ca atqmi .centrali ş i că liganzii se leagă coordinativ de aceşti° atomi 

· ··. -.: centrali. ·Această . cqmportare a ·met.alelor tranziţionale, adică uşurinţa de 
::-: ·,. a forma combinaţii_ c·omplexe se poate explica prin teoria electronică a aci-
. : zilor şi bazelqr ·emisă de Lewis. Deoarece atomii m~taJelor tranziţionale au 
·„ ' ÎQ. structura ;1or ·~l~ctronică niveluri d, s sau p incomplet ocupate cu elec

troni, pe .. aces_t(!)iJYt:hirf:se pot plasa · perechile de electroni neparticipanţi ai 
.„:". liganzilor . . Se ~f:e'.11Jizează astfel legă,turi covalente coordinative, c;are asigură 

. stâbHitatea." s~f!ib,iri~Jţilor <;omplexe respective. Conform teoriei lui Lewis 
atoni ul · :c~fitr.ăT\~~?\~.Q;rif P,ortă . ca un acid Lewis, deoarece el acceptă perechi 

· · dţ,: : .electrcnii,„ iâr:Organzii se· comp{?rtă ca o · bază Lewis, deoarece ei' cedează 
pere'ch.l '.'de . elecţi$"rii; ;-,:. _,;:;.~ ··. • '... I -' . . . ·. 

De · e){empiu~'' în f"~a~ti:f dintt'e AgCl ş i NH~ a· cărei ecu~ţie se ·scrie : 
.. ·. '-.-·; .. . . - - . 

•. 

.. 

. 4.5.4.3:. -~~~~~J~t~;\:r~~.~ombin~fiilor ~omplexe 
.· .'/: -,:„) /:::~:.:,~f;:~:2i·~<:~; . - '· . „. .·. . . 

· CpmbinaţitJe.:"C'o'mp!e?c-e„:.în funcţie · de . natura at.omului central, precum 
· ··· ..Ş 1 . de."· arcţ!e?- , a;Jig~i1iîfo~;>'ţn~~-nifestă stabilitate atît în stare soli.dă cit . şi în 

.solµ ţie,. .· . . / :?:'.~~>.i·\-:t: >:/':-::·· - . . ·. 

- ~- -

. · · .... M'a:rea maforilai:e.:· a·~_c.ombinaţiiior ,complexe sînt solubife în apii. sau 
. · î~ .solv~-llfi .. o.rganfoi. ·-.'.DjieJe.;âu' q· solubilitate ·redusă,' altele sînt intens colorate. 

.:· ,F:~art~'_tjiu)t~ ~Jn~-~5X~~.~g~fe;:7~:6.:lllbina_ţii se c.o.n:ipor~ă ca electroliţi, iar în s·ohiţi~ 
· · apoasa· se d1soc1a:za ·d-upa_'.sc}teme, : ca.: . . , _ · 

' '. - . : . ·:.:. .;_ ~"/;•;::· .'. . . . „ . ' . . 

.. ·';:·:K 4(Fe(CN\J ~ 4 .K + + [Fe(CN)
6
j4 - · · 

- . . . ·- .. . -

--

Dar ionii ·:comple.cşi -.suferă~-- la rîndul lor, o disociere. secunda"ră, însă într-o 
măsură ·toarte mică · : . ·~ „. 

[F.e(CN)6]~- +t Fe2+. + 6 CN

[Ag(NH3)2]+ +t Ag+ + 2 NH
3 

Fiind aici cazul unor reacţii de echilibru, aplicînd legea acţiunii maselor 
sc găsesc • elaţiile : 

[Fe2+J[cN -J6 
K = = 1 ·I0-37 ioni-g/J 

[Fe(CN)6 ]4 - · 

K [ Ag+J[NHaJ2 . = 9·1 o-s ioni-g/1. 
[ Ag(NH3) 2]4 

Acestea sînt constantele de disociere ale ionilor complecşi, denumite şi 
cons~ante de instabilitate; ele exprimă stabilitatea ionilor complecşi. 
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Teme. 1 d . t bilitate date mai jos şi precizaţi care dintre I. Cercetaţi valorile con l\tante or e ins a . i mică . 
complecşii indicaţi au stabilit!lte!l cea mai mar.e şi care cea ma . 

J( = [Co2t)[NHal' = 8 -10-• ioni-g/l 

[Co(NH3).1 2 t [Zn2i-J[NH~J· = 4 .10- 10 ioni· g/l 
J( = 

J( = 
(Hg2+][1- J• 

[HgI4 )2-
= 5 .10-•1 ioni ·g/l 

[Zn(NH 3)4J2+ 

[Cd2 +J[CJ-]' 
J(= _ = 9·10- •tonl·g /l 

. [CdCl.il"- : .. -~-- · [Cu2+J[NHal' = 5 .10- u Ioni ·g/1 K = -----
[Cu(NH3)4J2+ 

K = [Fe'+J[c~-1· = 1·10- " ioni·g /l 

[Fe(CN)6)3-

K = (Ag+J[cN- )2 = 1.10- 21 ioni ·g/1 

- [Ag(CN)z]+ 

bTt t pentru următorii 2. Scrieţi expresia constantelor de insta I i a e ioni complecşi: -

[Co(CN)4)2-

[Fe(SCN)ş) '-: 

[ Hg(SCN),)2-

(N i(CN)4) 2-

(CdI4] 2-

[Cr(NHa)al „~ 

4.5.4.4. Aplicaţii ale c.;,mbinafiilo.r complexe 

•• V • binatiilor complexe 'sînt în analiza Cele mai frecvente utihzan ale corn ·: V •• ţ · de a forma corn-
. . . talelor da ton ta usu1 in e1 chimică. O serie de wm a1 me . , I . . te,nsă sau prin solubilitate 

. .. lexe caracterizate prm cu oare m . . -bmaţ11 comp , , . 1· V litativă sau cantitativa . 
d V t determina prm ana 1za ca . . . 

re usa, se po t , • I d identificare a unor ioni. 
În continuare se dau c1teva exemp e e - , , 

V • , d ') . :~ m I dintr-o soluţie de FeCI~ .m car~ 
E. Într-o eprubeta s~ mt1 o i:c Îl' K [Fe(CN)el· Se observă apanţ1a unm 

se adaugă o soluţie apoasa ~, 13 ·~·I" ) insolubil în apă şi în . acid clor
·precipitat albastru (albastru l c' in 

hidric diluat. 

·Ecuaţia reacţiei este : 

4 FeCI + 3 K4[Fe(CN)e] = Fe4[Fe(CN)eb + 12 KCl 3 
precipitat albastru 
(nlbastru de Berlin) 

. . - . l Fe3+ . dacă soluţia ce co nţine ioni Reacţia este caractenst1ca pen_tru .1.ondu :f ' - . se . ~·btine o soluţie albastră 
Fe3+ este foarte diluată, reacţia, fun spec1 ica, . 

· F 3+ • urme ceea ce permite determinarea prezenţei e .m . d gă 
. d 2 3 I solutie de FeCl3 peste care se a au 

E . I Într-o eprubetă s~ mtro uc -:- _dm KSCN Se formează un complex de 
cîteva picături dmtr-o soluţie e . . . . . 
culoare roşu închis. - . 
Ecuaţia reacţiei este : 

Fea+ + 6 SCN- +t [Fe(SCN)s]3-

• V bt. ne o culoare roz-• . . . Fe3+ sînt în cantitate mica, se o , 1 . 
În cazul m care 10n11 . t'tativă a ionului Fea+ în 

t . f "' d utilizată la determmarea can I . roşu, reac, ia un 
' oţeluri, aliaje, minereuri. 
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E. I într-o eprubetă îi: care se găsesc 2 - 3 ml soluţi e concentrată. „ de 
Co(~Oa)2 se ada~g~ 1-2 ml eter etilic şi apoi o soluţie de KSCN. Se 
obţine o co loraţie intens albastră, caracteristică pentru c0 2+ . 

Ecuaţia reacţiei este : . 

E. 

Co2 + + 4 SCN- +± [Co(SCN)4 ]2-

Într-o _ ep~ubetă .î~ ca1:e se a~lă 2-3 ml dintr-o soluţie de CuS04 se 
adauga c1teva p1catun de acid acetic ş i apoi 2 ml dintr-o soluţie de 
K4(Fe~CN)s1· Se observă formarea unui precipitat de culoare brun
roşcata. 

Ecuaţia reac ţiei este : 

2 CuS04 + K 4[Fe(CN)6 ] = Cu2 (Fe(CN)6 ] + 2 K 2S0 4 

Dacă_ ioni! de ~u2.+ ,sînt în conc~ntra~ie mică, în soluţie se obţine 0 coloraţie 
roz, r eacţia pe1m1ţmd punerea m ev idenţă a cuprului în urm e. 

I:. !ntr-.o _ eprubetă se .introduc 2 - 3 ·ml soluţie de HgC12 , se introduce 
~n P~~atură. o ~o_lu ţ1e de Kl pînă la dizol~area precipitatu lui roşu de 
t ~dma 1!1~1 cu~1ca form~t la ~nceput. Apoi se introduc în eprubetă 
c 1t~v: p1c~t~m, de soluţ1_: de h1dr~xid de potasiu. Din soluţia astfel pre
pa1.ata se iau .m tr-o alt_a eprubeta 2 -3 ml, peste care se adaugă o so
lu.ţie ce conţine amomac. Se observă apariţia unui precipitat roşu
brun. 

Ec uaţiile reacţiilor s înt : 

IIgC12 + 2 K l = Hgl2 + 2 KCl 

Hgl2 + 2 K I = K 2[Hg14 ] 

NHa + 2 K2[Hg I4] + 3 KOH = [o <~~>NH2r1- + 7 Kl + 2 H20 

Reacţia este utilizată ş i la determinarea cantitativă a amoniacului. 

E. Înt:-o eprub.etă ce conţine 3 ml soluţie de AIC13 se introduce, în pică
tun, o s~luţ1e. de NaO H .. s~ obser"..ă apariţi a unui precipitat gelatinos 
a lb de h1~ro~1d de a lumm1u. Daca se co ntinuă adăugarea de NaOH 
se observa dizolvarea precipitatului. 

Ecuaţiile reacţiilor care au avut loc sînt :· 

A1Cl3 + 3 NaOH = Al(OH )3 + 3 NaCI 

Al(OH)3 + NaOH = Na[Al(OH)4 ] 
t c lrahi ru·oxoaluminat ( III ) 

de socliu -

4.5.5. ECHILIBRE îN Sl·STEME ETEROGENE 

.I 4..S.5.1. Solid - gaz 

E. I Într-o eprubetă luaţi o mică cantitate de carbonat de cupru (CuC03) 

încălziţi eprubeta ş i identificaţi gazul degajat cu ajutorul apei de 
var. 
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Expresia legii actiunii maselor se simplifică, cînd sistemul este alcătuit 
dintr-o fază solidă ş i ' o fază gazoasă. P entru a pune în evidenţă acest fapt 
să scri em ecuaţia reacţiei executate: 

CuC03 +± CuO + C02 

Const anta legii acţiunii maselor, în funcţie de presiune, capătă forma : 

K 
_ Pruo · Pco, 

p -
p cuco, 

întrucît componente le solide CuO ş i CuC03 au o presiune de vapori 
constantă, pentru o temperatură d ată, presiunile lor de vapori pot fi înglo-
bate în co nstanta de echilibru. Astfel : 

Kp = P co„ 

Reacţia de descompu nere a carbonatului de calciu prezintă o deosebită 
imp orLanţă practică, oxidul de ca lc iu obţinut fiind varu l nest ins. 

CaCO,+± CaO + co·2 

Constanta de echilibru pent ru acesL sisLcm este: 

1
,- _ Pcao ·Pco, 

n.p -
P caco, 

Făcînd un raţionament analog cu cel de mai sus, constanta capătă 
expresia : 

Kp = P co, 

Rezultă că presiunea diox idului de carbon corespunzătoare stării de 
ech ilibr u a sistemului est.f' independentă de cantităţile în care se găsesc fazele 
solide, însă depinde de temperatură . . . _ 

Astfel, la 800°C presiunea C02 este egală cu presrnnea atmosferica nor-
mală. Această temperatură, la care presiunea de ech ilibru este ega lă cu pre
siunea atmosferică se numeşte temperalurc1 de disociere nominală. 

Un alt exemplu de echilibru în sistem eterogen solid - gaz îl constituie 

reacţ ia dintre fier ş i vapori de apă: 
3 Fe(s) + 4 H20(g) +± Fe30 4(s) + 4 H2(g) 

Deoarece presiunile com ponentelor solide pot fi incluse în constanLele 

d e echilibru, se poa Le scrie : 

l{ P:1, K PH. 
P = - - sau p = ----

Pti, o PH,o 

în stare de echilibru raportul p resiunilor parpale este co nstant. To t 
în clasa echilibrelor chimice solid-gaz se pot încadra .Procesele de disociere 
termică a: oxizilor, peroxizilor, s ulfaţilor, hidraţ il or, amoniacaţil or. 

Temă. StudiaP experimcnlal descompunerea termică a CuSO~ .'5 H20 . 

4.5.5.2. Solid - lichid. Produs de solubilitate 

La di zolvarea unei substanţe solide într-un solvent, din reţeaua crista
lină a solventului se rup continuu particule care se împrăştie în solvent. 
Procesul de dizolvare are loc continuu, pînă în momentul atingerii unei 
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stări de echilibru (soluţie saturată). Odată atinsă starea de echilibru penJru 
o temperatură dată , nu înseamnă că dizo"lvarea încetează, ci la suprafaţa 
de contact dintre soluţie şi substanţa solidă are loc în continuare un schimb 
de particule, respectiv pe măsură ce substanţa se dizolvă, în aceeaşi măsură 
particulele de solvat din soluţie reformează substanţa solidă. Deci, în solu
ţiile saturate în care se atinge limita de solubilitate a unei substanţe, numă
rul de particule care se rup din reţeaua cristalină devine egal cu numărul 
de particule care reformează substanţa. 

E. Se iau trei eprubete în care se introduc cîte 5 ml din următoarele so
luţii apoase: AgN03, Pb(N03) 2 şi, respectiv, BaCI2• Se adaugă după 
aceea în fiecare eprubetă 2-3 ml dintr-o soluţie de K 2Cr04 ; se ob
servă apariţia precipitatelor de cromaţi ale celor trei cationi : Ag2Cr0 4 
roşu-hrun, PbCr04 şi BaCr04 galbene. 

Ecuaţiile reacţiilor care au avut loc sînt : 

2 AgN03 + K2Cr04 = Ag2Cr04 t + 2 KN03 

Pb(N03) 2 + K 2Cr04 = PbCr04 t + 2 KN0 3 

BaCl2 + K 2Cr04 = BaCr04 ,), + 2 KCl 

E . 'tn două pahare cilindrice ·Je 100 ml .se introduc, pe rînd, cîte 5 ml 
din soluţiile următoare : Pb(N03) 2, BaC12• Se diluează fiecare din 

1 soluţiile din pahar cu cîte 50 ml apă distilată. După realizarea acestei 
operaţii se adaugă în fiecare pahar, cu pipeta, cite 2 - 3 picături de 

1 H 2S04 diluat. Se observă că apare o tulbureală. Dacă se continuă să 
~s~. adauge din soluţia de acid sulfuric, se vede că precipitarea devine 
din ce în ce mai abundentă. 

· Se lasă un timp să se depună precipitatele obţinute şi îµ soluţiile 
limpezi se Iasă să mai cadă 1-2 picături din soluţia de H 2S04 • Con
tinuînd această operaţie se ajunge, la un moment dat, ca la adăugarea 
'unei noi cantităţi de H2SO 4 să nu se mai observe formarea de preci
pitat. 

Aceste două experienţe au demonstrat că fenomenul de precipitare este 
__ un fenomen complex, care are loc în mai multe faze. 

La··-început, prin adăugarea de cantităţi mici de reactiv, H 2S04 , ·s-a 
format un precipitat în cantitate mică. Prin adaos în continuare de reactiv 
ele. precipitare, H 2S04 , soluţia devine saturată şi apoi suprasaturată. Preci

-. _pi tarea este terminată în momentul în care între precipitatul depus şi ·soluţia 
· .saturată se stabileşte un echilibru dinamic, cînd numărul ionilor care se 

depun pe suprafaţa precipitatului (în uni tatea de timp şi la temperatura 
constantă) este egal cu numărul ionilor care trec în soluţie în aceeaşi uni

__ · t~_te d~ timp. 

4.5.5.3. Calcularea valorii produsului de solubilitate 

Notînd cu BA sarea greu solubilă, iar ionii săi cu B + şi A.- , în soluţia 
sa.turată .va „ exista echilibrul: 

(BA)s ;:::: (BA)i;:::: B+ +A-
Aplicînd legea acţiunii maselor la ~ceastă reacţie de echilibru, rezultă: 

[B +][A- ] 
---=K (1) 

fBA] 
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[BA) este 0 mărnril' c«1 nslantă, reprezin_t~. conce.ntraţi~ fazei so~ide şi se poat~ 
trece în valoarea lui K. în aceste cond1ţ11 relaţia (1) ia form.a. · . 

(2) 

Aceasta este expresia generală a produsului de solubilitate a unui electrolit 

greu solubil, de forma BA. . · ·d. • 'b'li 
Ştiind că produsul de solubilitate este mărimea ca.re 11: i:_a pos1 .1. -

tatea de a trece un ion într-o formă greu solubilă, se prec1zeaza ca a;el o i~-
ortanţă deosebită cunoaşterea acestei . r:iărimi în aleger~a. me50. e .or ~ 

~naliză calitativă şi _ cantitativă, precum ~1 m separa:ea· uno1 saru11 _mdm~1~~i 
t · de •1 ngra· şavminte produse clorosodice etc. Dm valoarea pro us 
na ' . . 1 · t t• u S Aceasta 

de solubilitate se poate calcula solub1lilate.a co~pusu u1, no a . a c · 
se exprimă .în grame la litru, sau în mo!J la litru. 

[B+] =[A-] = S 

Relaţia între P sBA şi S apare evidentă : 

p. ·= [B +]2 = [A ·]2· = sz 
sDA 

De aici se poate calcula concentra ţi a în ioni-g/ l pentru ionii electrolitului 

de tip BA. 

În anexa 5 se dau cîte\'a Yalori ale produselor de solubilitate ale unor 

compuşi greu solubili. . T t 
Se observă din anexa 5 că valoarea produsului de so~ub11tat: p<:_n ru o 

serie de compuşi va riază în limite foa~te largi, ceea ce mseamna ca soh1-
bilitatea e lectroli ţilor yariază în acelaşi mod. · . • _ . . • . . . 

După solubilitatea în ~l?ă, electroliţii ~ot f1 i.mparţ1ţ1 rn trei grnpe · 
a. electroliţi greu sol~~1h, cu S ~ 1 ·10 mol / I ,_

2 
. 

b. electroliţi cu solubilitate medie, cu S ~ 1 ·10 mol / I, 
c. electro liţi uşor solubili. 

Se poate afirma că nu există substanţe insolubile, ci numai substanţe gre11 

solubile. • 
t 1. 1 de laboi·ator este important să se cunoasca com-n practica ana 1ze or 

portarea sistemului: 
BA~ B+ +A-
fază solu \i<' 
solidă saturali1 

Îl care substanţa BA este un electrolit greu solubil. . . . 
l Într-un astfel de sistem, cînd soluţia saturată a electrol.1t11l111 ~r~u .so.l~tbil 

se găseşte în contact cu faza solid! '. dacă Yariază concentr.aţia unui srngu1 ion, 
echilibrul sistemului se deplaseaza mtr-un s.e~1s sau altul . • d. t 

_ la mărirea concentraţiei ionilor, ech1.hbrul s.e ~:plaseaza de la 1eap a 
la stîno·a şi 0 anumită parte din electroht prec1p1ta; • 

_ "ia micşorarea concentraţiei ionilor, . ech.il ibrn l se deplaseaza de la 
stînga Ia dreapta ş i are lo c dizolvarea fazei solid~.. . . . 

Concluzia este că dacă produsul concent r.a.ţ1e1 10nilo1 ex prima l in 
I' / l depăşeşte valoarea produsului de solub1h ta te, are loc precipitarea 

mo 1 t t' · · ·1or nu atinrrc Yaloarea pro-
electrolitului; dacă produsul co ncen ra;1e~ ~0:11 ~ d 
dusului de solubilitate, electrolitul nu prec1p1la , iar în prezenţa fazei soli e 

acesta trece în soluţie. 
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Exemplu. Dacă într-o soluţie 0,01 M de Pb(N03) 2 se introduc 0,01 
. moli de H 2 S04 se _precipită PbS04 • Produsul concentraţiei ionilor este: 

[PbH ] ·[So:-1 = 0,01 ·0,01 = 1 ·I0-4 ioni-g / l ş i . -întrece astfel valoarea pro
dus ului de solubilitate a PbS04 , care este P sPoso = 2 ·I0-8. Majo.ritatea 
ionilor de plumb precipită sub formă de PbS04 , ia? în so luţie . concentraţia 
lor devine: 

[Pb2+l = [ SO~- l ~ j P srt:so, = j 2 ·10- 8 = 1,4 ·10-4 ioni-g/ 1. 

Pentru a as igura precipitarea mai completă a ionului Pb2+, se adaugă 
un exces de H 2S04 (0,05 mol / I). În acest caz concentraţia ionului Pb2.+ în 
soluţie scade ş i devine egală cu : 

lpb2+]· == PsPoso, __ 2·10 -:-8 

= O,~ · I0 -6 ioni-g/ I rso:-1 5 ·10- 2 , 

Teme. 1. Considcl"inrl valorile produsului de solu bilitate- trecute in anexa 5, precizaţi su b 
ce formă se pot precipi ta complet din sol uţie apoasă următorii imii : Ag~. Ba2+, CaH, 
cu+ şi Cu2+. 

2. Introduceţi in două eprubete cite 2 ..:.. 3 m l sol uţie d e CaC12 şi adăugaţ i apoi in p rima 
eprubetă 2-:i ml solu\ ie K 2Cr04 , i!lr in cca de a doua 2-3 ml soluţie de (NH

4
)2C20,. 

Ce observaţi"! · 

- Scrieţi ecuaţtile reacţiilor ce au avu t loc. 

- Explicaţi cele observate, \inind seama d e dat ele din a_nexa 5 refcrito:ire la valoa-
r ea produsu lui de solubilitate. 

4.5.5.4. Influenţa diferiţilor factori 
asupra solubilităţii precipitatelor 

Efectul eonccntraţiei ionilor de hidl'ogeu. Concentraţ.ia iernilor d e 
hidrogen a re o importanţă mare în procesu l de precipitare. 

E. ~e iau în două eprubete .dte 2 - 3 ml din soluţiile apoase de AgN0
3 

Ş I CaCl2. În eprubeta cu solu ţia de AgN03 se adaugă acid r lorhidric. 
Reacţia care are loc este : 

AgN03 +HCI = AgCI .j, + H N03 

În eprubet a cu soluţi a de CaCl2 se introd uce acid oxalic. Reacţia care 
a re loc este : 

CaCl2 + H 2C20 4 +::t CaC20 4 t + 2 HCI 

În a mbele cazur i se obţin precipitate, d ar aceste reacţi i sc pot discuta ca 
două cazuri d iferite din punct de vedere al echilibrului ionic ce se stabil eşte 
'in soluţie ş i a l influenţei c.oncentraţiei ionilor de hidrogen. 

În primu l caz reacţia de precip itare are loc fără o variaţi e -apreciab il ă 
a pH- ului soluţiei. Ionul CI-, cu care s-a realizat precipitarea , tste anionul 
unui acid ta re (HC I), iar în urma reacţie i a r ezultat HN0

3
, un acid de aceeaşi 

tărie, deci pi-I-ul soluţiei nu este influenţat. Precipitatul d e AgCI este deci 
stabil Jaţă -de HN03 r ezultat. · . 

În cel de-al doilea caz procesul de precipitare a l oxalatului de ca lciu 
e>te însoţit de dizolvar~a parţia lă a precipitatului, datorită apariţiei HCI, 
in urma reacţiei chimice. HCI fiind u n acid mai tare decît H

2
C

2
0

4
, în mediu 
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t t . · · 1· hi"di·oge n [H•] este mare · acest fapt determină micşoconcen ra ia m 1011 • O · d I b . 
rarea con~entraţiei în ioni oxalat (C20~-). (urnizaţi de H 2C2 4• aci sa_ • 
în consec inţă , nu se poate atinge produsul de sol_ubilila~e a l CaC20'! (e_gal ~~ 
l ·Io-10) pentru ca intreaga cant itate de caz+ sa treaca sub forma de pi c 

cipitat. 
E chilibrul sistem ului 

fazii ~olicli1 "olu li l ' ~:11111·;1 t ;~, 

:m+ H CO 
- 2 2 I 

se de lasează de la stînga la dreapta, sub acţiunea ionil or d r hicl~·og~n ,. cu. 
p 1 I I · de l.J CO Luînd în considerare concentraţ ia 10mlo1 formarea mo ecu e 01 •2 2 <l · 

C20~- în soluţia saturată de CaC20~ ; 

[C2Q~ -] = [Caz+] = )_P_s_c.-c-, o-, = 5:10- 5 ioni-g/ l 

ş i cunoscind că valorile co nstantelor de d isociere ale H2C20~ s int : 

se ded urc : 

K 1 = 7 ·I0- 2 şi K 2 = 6 ·I0- 5 

[I-r+J2 ·l c 2m-1 

[H2 C20d] 
4,2· I0- 6 

Co ncentratia acidulu i oxalic care se formează din 5 ·I0 - 5 ioni-g/ ~ C2~n -.te . . 
poate con;idera cu aproximaţ ie egală .c u .5 · t_o-5. i~r la o .con~~ntraţ1e a 10n1 o1 
de hidrogen , [H+] = 0, 1, concentraţ i a 1011Ilor oxalat 'a fi · 

5 ·I0-5. 42·10-6 . • /1 
[C 0 2- 1 = ' = ~·I o-8 10ni-g 

2 4 0,01 . 

în consecinţă, cantitatea de ioni oxalat .este_ mai ~i~ă ~ecît cea: n:cesa i~~ 
· · · I ·· d 5 10- 4· 1·0n1· g/ l care as1g·ura prec1p1ta1ea. Deci, m m atrngeru va om e · - ' . _ - C c O di-

diu acid , CaC
2
0

4 
nu precipită total, iar daca se adauga HCI, a 2 4 se 

zolvă. 
·în concluzie, se poate afirm a că solubilitatea tuturor săruril~r. c~ c?n-. 

ţin anionul unui acid slab creşte ? d ată cu creşterea concentraţ1e1 10mlo1 
de hidrogen (se di zo lvă în mediu acid). . .. 

Exemple : fluoruril e, oxa l aţii, unele sulfuri , ca~·bonaţ~1 etc: .. 
Precipitarea hidroxiz ilor. S~ rea lizează . cu ~l.J ulorul unei ~oluţn el~ 

hidroxid alcalin, s au soluţie apoasă de amoniac. In ac~st~ cazu~1 , ~oncen_ 
traţia ionului HO - depinde în primul rînd de concentraţia 10nulm H , dup a 

relaţia : 

Diferitii cationi precipită din soluţiile lor sub form ă de hidr.oxizi , la d~f~ rile 
valori ' ale pH-ului soluţiei , în funcţie de valoarea produsulm .d e . solub1hta le 
a l hidroxizilor care se io·rmează . 

E . . ,. Se ia u într-o ep.rubetă ~· ml soluţie de iVIgCl2 0 ,01 M ş i se adaugă cu 
p'icătura o so.Ju ţ1e apoasa de NHa. 

MgCJ2 + 2 N H 3 + 2 H 20 = Mg(OH)z + 2 N H 4Cl 
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Se o~s.ervă că precipitarea are lo c treptat şi că, la prima· picătură adăugată, 
p:ec1p1tatul de _Mg(OH)2 se diz.o!Yă la agitare. Mg(OHh precipită numai 
cind concentraţia HO - atinge valoarea 

[HO - ] = P;iMg(Oll),-

0,01 
6 .10- 12 

I . 10 - 2 = 2,5 . 10-s, 

adică la pH = 9,4 (se verifică cu hîrtia indicatoare de pH). Precipitarea 
totală se realizează cînd [Mg2+] ,;;; 1 ·lo- s ioni-g/I, deci cînd : 

[HO - ] PsM~(OH>. J--
l · l.0_5- = 6 ·10-7• = 7,7·10- 4, 

adică la pH = 10,9. 
E_xplicaţia ~ste dată_ de faptul că în reacţia dintre MgCl2 şi s~luţia 

apoasa de am?~iac. rez~lt~ NH4 CI, sarea unui acid tare (HCI) cu o bază s l al;>ă 
(NH3). Datorita h1drohze1 l'H·I4 Cl, pH-ul solutiei scade, determinînd o scă
dere a concentraţiei ioni lor HO - . În această' situaţie, în soluţia saturată 
de Mg(OH)2 , concentraţia ionului HO - este: 

[HO-J = V2Ps :ug(OH), = ;/2 ·6 ·10- 12- = 2,3· 10-4 ; 

iar în prezenţa a O, 1 moli 1\H
4 

CI 

[HO -] = 2 .10-s ·2 ·10- 4 = '1 ·10-a 
10

_
1 

. ioni-g/ I, 

deci mult prea mică pentru a atinge o nloare de [HO- ] ~ 10-5. ioni-g/ I nece-
sară precipitări i Mg(OH)

2
• • 

Referindu-ne ~a ~ai:tul arătat mai sus, că Mg(OH)
2 

precipită la pH = 
= 10,9, se ob~erva ca m prezenţ:a clorurii de amoniu pH-ul solu ţi~i este 
egal cu 6, ~ec1. este mult prea acid. În consecinţă, Mg(OH) nu precipită în 
preze~ţa sar~n l or_ ~e amoniu . Precipitarea se lectivă cu s~luţie apoasă de 
.an:ion1ac a h1drox 1~ !1 0'. unor cationi, în prezenţa NH

4
Cl, se bazează pe pro

pnet~t.ea unor_ catrnm de a forma hidroxizi la ' valori diferite ale pH-ului 
soluţ1e1: _Prop'.1~tatea a_cea~~a este utilizată în chimia analitică pentru sepa
rarea ş1 identificarea d1fenţ1lor ioni. 

Astfel, se cunoaşte că: 

.-: ~idroxizii u rmătorilor cationi: Mg2+, Mn2+, Ag+, ca2+, Ni2+, Cd2 +, 
prec1p1tă la pH > 7,5 ş i nu sînt precipitaţi de amoni ac în prezenta clorurii 
de amoniu (amestec tampon); ' 

- hid~o~izii ur~~tor~lor cationi: Sn2+, Fe~+, AJ3+, Cr3+ precipită la 
pll ~ 7,5 ş1 s111t prec1p1taţ1 total de amoniac în prezenţa NH

4
CI. 

Precipita~ea s ul~urilor. Ionii metalelor grele au proprietatea de a 
for~a cu H 2S su lfuri greu solubi le. Precipitarea acestor s ulfuri este influen
ţata de pH-ul soluţiei, permiţînd împărţirea în două grupe a cationi lor 
acestor metale. 

. D in prima grupă fac parte cationii care pot precipita cu H S în mediu 
acid, avînd un produs de solubilitate foarte mic; de exemplu, sulfurile meta
le~or_ ~g~ Hg, Ph, ~u, Cd, _As, Sb, Sn .. Din grupa a II-a fac parte cationii care 
p1e:1p1ta cu .I-I2 S 1n mediu neutru ~~ u slab alcalinizat cu NH

4
0H (sau cu 

(NH4)zS), av~nd un produs de solub1htate mai mare ; de exemplu , sulfurile 
metalelor Co, Ni, Fe, Zn, Mn. · · 
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1Se introduc in 2 eprubete cîte 2-3 ml .din soluţiile _de ~uS04 şi 

1Pb(N03) 2• Se adaugă în ambele epru~e.te cite _1 _ml HCI ş1 apoi se. trece 
-un curent de .H 2S. Se obserYă apanţia prec1p1tatelor de CuS ş i PbS 
•ele culoare neagră. · 

Ecuaţiile reacţiilor sînt: 

CuS04 + H 2S = CuSt + H 2S04 

Pb(N03)z + H 2S = PbSl + 2 HN03 . 

E. I Se introduc în 2 eprubete cîte 2 - 3 ml di~ solu_ţiile de ) lnS0 4 şi FeCdl3 • . 

Se. alcalinizează eu o soluţie apoasă de NH3 ş1 se trece un curent e 
,'H

2
S,_ cî nd pre.cipită .sulfurile: MnS - roz şi Fe2S3 - neagră. 

Ecuaţiile ioni ce sînt: 
Mn2+ + s:i- = MnS} 

2 Fe3 + + 3 s2 - = Fe2S3l 
După obţinerea sulfurilor se adaugă în fiecare eprubetă HCI 2 N. Se observă ' 
d izolvarea . acestora. 

Pentru-a explica cele observate în experienţele de mai sus este necesar 
să se tină seama de constantele de ionizare ale H 2S, de produsele de solu
bililat~ ale sulfurilor care se formează şi de efectul variaţiei [ I-J+] ast;ra 
mediului de reacţie. / 

Acidul sulfhidric este un acid slab care. ionizează în 2 trepte. Prima 
treaptă de ionizare este : 

tl 2S ~ HS- + H + 

Aplicînd legea acţiunii maselor, e~presia constantei de ionizar~ va fi : 

[H+][HS- J = 1 ·I0-7 
[H2S] 

în treapta a II-a . se formează ionii : 

. HS- ~ l-J+ + S 2 -

constanta de ionizare estt> : 

( H +][S2 - ] 
= 1 -10- 14 

[HS- J 

Constanta totală de ionizare va fi. : 

[H+J2[ s2- ] = K = K1 ·K2 = 1 ·10-22 
(H2S) 

deoarece gradul de ionizare al I-12S este foarte mic [H2S] se poate considera 
constantă ·şi practic ega lă cu concentraţia totală a. H 2S şi' de aceea poate fi 
înglobată în constanta de ionizare. Se poate scrie : 

[H+]2[S2- J = K[H2S] = 1 ·t0-22[H2S) 

O. soluţie apoasă saturată de H 2S la temperaţur11 camerei este socotită apro-
ximativ de concentraţia 0,1 mol/I H 2S, deci : . 

[H+)2[S2 -J = 1 -10-22 ·1 ·to-1 = 1 ·10- 23, 
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- de und e se p oate d educe 

[S2- ] = 1 ·10- 2a 

[H +J2 

D eoarece prin ada os de acid sau bază se poat e varia pH-ul soluţiei se 
observă că· ş i [S2- ] Ya putea varia în limite foarte mari. În tabelul 4. 12 se 
dau cîteva valori pentru a exemplifica cele spuse. 

Tabelu / I . I :! 

-, 

pl-1 0,5 1,5 2,4 :l, i lj ,7 7,0 9,:1 13 

- - - --- ---

rs2- 1 1 . 10-22 1 . 10- 20 1 - lQ· l R 1. 1n - 1R 2,5 · 111- 1' I 5 . 10-10 2 . 1() -1 1 · t o-a 

D in datele din tabel ş i cunosCî nd produs ul d e solubilita te (anexa 5) 
se poate determina cant it atea necesară de H .S pe nt ru ca o s ulfură să pre-
cipite înt r- un anumit mediu de reacţie . ~ · 

Astfel, ştiind că v aloa rea prod u.sului de solubilitat e a PbS este 4.2 · 
·l0 - 28 şi că precipitarea unui ion est e compl etă cînd concentraţia lui rămasă 
în so lu ţ i e est e. ~ 10- 5 ioni-g/ Lse poate găs i·concentraţi a în s2 - ş i apoi Yaloa rea 
corespunză loare a pH-ului. 

Astfel, dacă : [Pb2+] = 3 -10 -1s 
atunci : 

(SZ-J = I'sPhS 

(Pb2 +] 

4,2 . 10·-28 
---- = 1,4 ·I 0- 13 ioni-g / I. 

3. lQ- 15 

Consultînd datele din ta belul 4.1 2 reiese că valoarea pH-ului, în func
ţi e d e această concentraţie a ionului s2- , trebuie să "fie ~ ·4, ceea ce înseamnă. 
că precipit a rea PbS are loc în mediu acid . 

Aces t lucru constitui e una di n co ndi ţiil e cc · t rebui? respectate pent ru 
determinare1 p lumbul ui su b ro rmă de P bS, în a n a liza chi mi că . 

lniluenţa ionului comun. În caz ul unei sa ri greu solub ile de forma 
B A, în soluţi e satu rată există urmă torul echilibru: 

BA+± B+ + A

Aşa cum s-a m ai arătat, P .• 8 A = [B+][A·-1. 

de unde: 

ş i 

(A -J = PsnA 
. fB+] 

Se obserYă că mărind con cent ra Va unuia din ioni, fA-]saufB "]. cu aceeaşi 
cant itat e, se produce o scă dere a solubilităţii să rii BA. Dacă. de exemplu, 
în so lti ţia satu rată de AgCI (î n ca re există un cchilihru între precipitatul 
de AgCI, \io nii c1- ş i ionii Ag+) se introduce o ca ntit at e mi ~ă în exces de 
ioni de c i - (solu ţ.i e de N aCl), sub acţi u nea ion ului comun (CI-) d in so luţie 

158 

' înce pe să se depună o nouă ca nt itate de AgCl şi ea va preci pita în co nti nu a re 
pînă cc produ sul concentraţi ei ionilor de CI - ş i Ag+ rămaşi în solu ţie va egala 

produsul de solubilitate . 
. U n exe m plu numeric . va ilustra -această co nsideraţie. 
Şti i nd că P sAgCI = 1 . 10- 10 şi că în soluţia saturată de AgCI se adaugă 

a celeaşi cantită ţi din so l uţiile de Na CI de concentraţii l e 0,001 M, 0,01 M 
şi O, l i\-1 se calculează [Ag+] şi Yari aţi a acesteia în prezenţa io nului co mun. 

10- 10 
= - - = 10-1 io ni-g/I 

0,001 

[Âg+ ) P sARCl 
10 - 10 

= 10-s ioni-g /l = --
[c1-1 0,01 

p 10 - 10 
ioni-g/ l [Ag+ I sAgC l = - - ~" 10- 9 -

1c1-1 . o, 1 

Dacă solubili t at ea AgCl în so luţi e a poasă saturată est e ~ 10- 5 mo lj l, ş i deci 
[Ag+] ~ 10- 5 ioni-g /I, atunci concentraţi a de ion i de Ag+ în prezenţa solu

ţi ei de N aCI 0,00 1 M se redu ce de 100 ori , în prezen ţa so l u ţiei 0,0 1 M se re
duce de 1 OOO ori, a jung înd să se i·educă de 10 OOO ori în prezenţa soluţiei 

0,1 M NaCI. 
Concl uzie. Sărurile care a u ion comun c u ionii precipi tatului determină 

micşorarea solubilităţii acestuia . 

4.5.5.5. Aplicatii. Fabricarea carbonatului de sodiu 

. Carbona tul de sodiu este un produs al industriei chimi ce a norga nice d e 
o importanţă deosebită , uti li ză rile cele mai impor t ante a le sod ei calcinate 
fiind în industria sticlei, ind ustria textilă~ la vopsirea fib relor , la epurarea 

a pei, în siderurgie, la fabricarea prafuri lor d e spă lat. 
Carbonatul de sodiu a nhidru, sod a calcinată se prezi ntă sub formă d e 

praf alb, a morf, opac, solubi l în apă. Din sol~ţiile a poase pr in cristalizare se 

separă Na2C03 ·10 I-120 . 
La noi în ţară cele ma i mari combinate unde se obţine sod ă calcinată 

s înt la · Govora ş i Borzeşti . 
Cele mai bogat e zăcăminte de Na CI de m are puritate, 96 - 98% , se gă

sesc Ia Slă ri.i c Prahova, Ocnele Mari, Tîrgu Ocna, OcM Mureş ulu i ş i Praid. 
Cererea t ot ma i mare d e sod ă ca lcinată a det ermina l în ultimii a n i o 

dezvoltare tot mai mare a exploatării ş i o valorificare s uperioară a ză,că

mintelor de sare din ţara noastră cu realizarea de produse d e cea ma i bună 

calitat e. 
Proce~eul prin care se obţine astăzi carbonat ul d e s odiu est e cunoscut 

sub denumirea de 11roct'deul sodei a moni ac•ale. Acest p rocedeu utilizează 

ca materii prim e clorura d e sodiu, calcarul ş i ' cocsul, iar ca maleri e primă 
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auxili ară, amoniacul. Reacţiile care stau la baza procesului de obţinere a 
Na2C03 sînt : 

NH3 + H 20 + C02 -+ NH4 HC03 

NH4HC03 + NaCl-+ NaHC03 + NH4Cl 
. r . 

2 NaHC03 - Na2C03 + H 20 + C02 

Fazele .principale ale procesului _sini : 

1. Purîficarea saramurii (soiuţie . de Na CI) 
Deoarece saramura cu 305.-3·10 g / l NaCl mai conţine · şi săruri de calciu 

şi .de m·agneziu; este necesară îndepăttarea acestora. Prezenţa · ionilor de Ca2 + 
şi Mg2+ poate duce la formarea d e cruste de CaC03 ş i MgC03, pe pereţii con
ductelor şi recipienţilor insta laţiei de.fabricare şi deci la înfundarea lor. 

Pe ntru aceasta, saramura se tratează . cu lapte de var şi carbonat de 
sodiu. Au loc reacţiile : 

Mg2+ + Ca(OH):i. ·~" (:~2+ + Mg(OH)2 
Ca2+ + Na2C03 ""."' 2 Na + + CaC03 

Mg(OH)2 şi CaC03 se îndepăite~i,.:ă prfo sedimentare şi decantare. 
2. Saturare~ saramurii cu'-a~o~-iac · 
Se realizează în coloane 'de ~bsod>tie cu talere şi clopote ş i 'se bazează 

. pe proprietatea amoniacul.ui ·de. a sk: dizolva în apă : 

· NH3 + H-20 = ·N~·~oi/ aH = - 35,1 ·kJ 
·. ; . 

" Această operaţie s~· reali~ează -înaintea introducerii C02 fo saramura, 
deoarece C02 _se dizolvă greu hi saramură simplă, dar -se dizolvă uşor în 
sara~ura amoniacală , .deci sa,ra1niira amoniaca lă ·are o-capacitate mare. de 

·reţinere a· C02„ ". - - ,_. :'-:' "·<- '" · :::: · :. · · - · 
. Deoarece absorbţia ·.amoniacului' în apă are loc c u. degaj~re de căldură, 

soluţia se încă l 'zeşte ' puternic şi . s-ar putea produce_ desorbţia .amoniacului. 
Din aceste riloti-\'e şoluţla este răcită permanent cu a jutorul schimbătoarel1i r 
de căldură ş i menţinută Ia: temperaturi de 28 - 32°C . . 

3. Carbonatarea saramurii şi precipilurea . 

Constă în tratarea saramurii amoniacale cu C02 cînd au loc reacţiile : 

2 NH4 0H + C02 = (NH4) 2C03 + H20 

(NH4 ) 2C03 + C02 + H 20 = 2 NH4HC03 

NaCl + NH4HC03 = NaHC03 + NH4Cl 

In soluţie se găsesc de fapt 2 săruri NH4 HC03 şi NaHC03. Datorită 
diferenţei mari de solubilitate dintre ele la o suprasaturare a saramurii cu 
C02 precipită carbonatul acid de sodiu. În t abelul 4.13 sînt trecute solu
bilităţile celor două săruri la diferite temperaturi : 

Trtb(/lll J . I J 

~ _ ~ '<-= 1. ' ' r±-·- wc - -1.--4_o_·_c_-:.-__ nu_0_c_--+-----~ 
i 1 , \ . l 1;,, , ."i ii 0±1,27 J4.09 :-.Ja!IC0 1 · ~ '-i ll I ' ~ :t IJl - - - - -

11 111 _ ~ 1 1\1 t· I l t l. .. 1 :'li 2 '.iO .O ~H ,J I C03 - - ---'----~---~ 
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. . . a NaH CO depinde de conţinutul în amoniac, .NaC l 
Viteza de for~a1e • { 1 t' . Cu cit temperatura este ma t scă -

precum şi de conţmutul lll C?2 a so ~1 . 1e1. . ,el NaHCO precipitat. De fapt , 
zută, cu atît se obţ ~ne o _cant1lale t~a1 ma_1 ~ el mici d~ NaHCOa în soluţ ia 
.. inslalatie se reahzeaza o s uspensie de cnsta e 
rn · ' NH CI NH NaCI şi NaHCOa· 
ce conţme 4 • 3• " .• cu a'ut orul unor filtre de va-

4. Filtrarea NaHCOs brut se. rea_ltz~aza reci iJtatului de NaHC03 pentru 
cuum. Tot în aceas~ă fază sc fa ce ş 1 ~p~~~:.~a ~tP pnecesar deoarece N H„ C~ ar 
îndepărtarea totala a NH 4Cl. ~cest 1 :d de sod iu cu formare de :\ aCI 
reacţiona, la calcinare, cu car :io n~ u .ac.'. , 
care ar im purifica produs ul. Reacţia a1 fi . 

. NaHC03 + NH4Cl = NaCI + NH4HC03 
I' - descom punerea termică a 

5 Calci narea esl e fa za în care se rea izeaza d 01>eraţia se rea -
carbo~atului acid d e so~iu ş i L r~c~ r.ea la carbonat de so iu. 
l izcază 'in cuptoare ro tat1Ye, la l bO C. 

2 NaH C03 -+ Na2 C03 + C02 + H20 

- - b . ·ă· . "cest 1>rnces de ob tinere a sodei calcinate rezultă 
Du pa cum se o se1' m " · . · 1 . 

Co . N H CI care se reutilizeRză in cont11rnare astre . . . . nă 
2 ş i 4 ·• 1- · procesu l de fabricare 1mp1eu 

_ dioxid ul de carbo n se rec ii cu a. 111 t . · - pietrei 
- t'tate de CO obtinut d111 descompunerea e1m1ca a cu o noua can 1 2 • 

de var, după reacţia : 
CaC03 = CaO + C02 

CI ·ează 1>rin tratarea cu lapte _ amoniacul cu prins in !'\ H 4 se recu pet ' 
de var, a solutiei r ămase la filtrarea ;-.raHC03 

, 2 NH4Cl + Ca(OH)2 = CaCl2 + 2 NH40H 
• l'b t te captat ş i ap oi Prin lncă lzirea solu ţiei, amoni acu~ es~e pus m i er a • 

. 1 l' i 1 circu itul de fabncat1e. . 
mtroc us c 111 ~1?U 1 f b .· _ 'i sodei ·1Jrin procede ul amoniaca l : 

Se dă mai JOS sc hema a ucan 

Saramură 

Calcar Cocs Saturare 
! ! ! 

Saramură Calcinarea 
calcarului 

! 
Ca O 

amoniacalf1 

I --1 Carbonalafl' 

\ 

! I 
I Comp rimare C02 I l 

HzO ___ __,. 1 Filllrarc 

L Stinger ea \.Oz 

varu lui 1 ! 
c_alcinarc Lapte de Yar 

I Sodă l'alcinală 

11 _ Chimie - cd. 333 

I Di~l il :Hl' , l'<' t 'llJH'l'.lrl' 

NH3 

~„„„., 1 1 
\- I Fill ral I-
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ÎNTREBĂRI 

1. Stabiliţi caracteristicile unui siste m .la ccllilibru. 

2 . Daţi cite trei ex emple de: (a) ec hilibru fi zic, (b) ~chilibru ch imic. 

a. Dacă echilibrul unei reacţ i i chimic t' a fos t deplasat către fo rmarea compuş ilor rezultaţ i 
p rin reacţia exotermă , cum a variat t emperatura ? 

4. Conform p r incipiului lui Le Cll1îteli cr, cum trebuie să varieze volumul p entru a deplas'.l. 
cchilihrul spr e d r eapta într-o r cJc \i c de tipul 

ctA(!O + bB(g) <-! cC(g) + c/D(g) 

dacă (I + b > C + d ·~ 

" · Cum tr ebui e să varieze presiu nea in ex emplul preced ent pen tru ca echilib ru l să fie de
plasat spre dreapta '! 

G. Cum es te d eplasat echilibru l un e i reac ţ i i ch imice la .cr q t cr ea c o n centraţ i e i unui r eac tant 'I 
Da r la adăug a rea d e ca ta lil.atori '! 

7. Cum se p o.1t c defin i un acid t are sau o hază t a r'c.? 

ll. Definiţi p H-ul şi stabili ţ i ind ica!iilc ce Ic dă acest a asupra Cd rac ter ului unei s o lupi. 

9 . Cc reprezin tă prod usul d e solubi li ta te a l unei substanţe '! 

10 . Cc indicaţi i dă valoarea produsu lu i de solubilita t e as.upra solub ili tăţii unei sub stanţe~ 

l'NTREBARI CU RASPU NS LA ALEGERE 

l. Dacă lntr-o soluţie saturată de clorură de sodiu se adaugă u n l'l'istal d in această substanţă 
s l' Ya p roduce: (1) dizolYarea a cestuia, @ fo rm!lrc.1 une i soluţii suprasaturate , (3) nu se 
\'a sch imba concentr.t l ia soluţi e i. 

:.!. Cgrc dintr e u rmăto:1rcl c expresii se aplică re.le\ iilor t• h imlec ln ech ilibru : ( 1) 6. JJ = .lG ; 
@ M I = T 6. S ; ( 3) 6.JJ > T 6. S . 

:J. Care d intre următoarele af'irma ţii csl e falsă in caz ul unui sis le m a fl a t în echilibru : ( 1) 

viteza r cac!ie i directe este ega lă cu cca a rcdqici inver sl' :®- conccnt r.i ~ i a t'cl ctrnţilor 
est e m a i mică <lecit cea a produşil or; (:i) r c.1c! ia dirc~t:i ş i cea in\'crsă i 1u:elc.1ză . 

1 . Să considerăm sistemul in echilibru A + B +:t AB. Pentru cJ.r e din t r e ,·aloril e consta n tei 

d e echilibru, in s ist em se află cantitatea cca m ai mar c de produs A B : <© 8,6 -10- 1 ; ( 2) 
5, 1 ·10- • ; ( 3) 6,8·10-•. 

:;, Valoa rea cons tantei de echilibru a unui sistem nu se modifică l'ind :@ se adaugă un cata 
l izato r ; l{3il se mQdifică t emperatu ra ; (3) se modifică conc entraţia reactanţi l or . 

<;. !n r eac!ia u rmătoare, la echilibru , presiunea sis t emului cr eşt e la un m oment da t : 

4 N H 3(g) + 5 0 2(g) +:t 4 NO(g) + 6 H20(g) 

({!) ech ili bru l es te d eplasat spr e dreap ta; (2) echilibru l es te dl•phls!l l sp r e slin g.1; Ci ) C<ihi
lihru l uu este deplasat. 

k.1 
7 . l\ cal·lia ck sin t eză a acid ulu i iod hid ric a rc â.ll = - 25, 9 - - . La cn·ş t crl'a ten1p era -

mol 
lu r ii@ e::h ilib l'lll este deplasat in sens ul s intezei I II ; c~h ilibrn l •·sl e <il•plasat ln 

s ensu l d c;compuncrii H I : @ echili b ru l n u es te d ep lasilt. 

a. fn reaclin de h icl ro lizii a a ertat ului d e e til creşterea cl i l u~i ei: \(!) d eplase.1z1 td tilibru l sp re 

d reapta : (2) deplasează l'chi lib l'lll sp r e slinga ; '@n u clcp lasc:il.:i ech ilib ru l. 
\. 

!J. Ş tii n d că sol uţia d e K,Cr0,1 esl e galbenă, ia r cca d e K 2Cr20 7 p or tocalie şi c u noscind că 

reacţia la echilibru este: 2 K2Cr0,(aq ) + H 2SO.(aq) +:t K 2Cr20,, ( a<[) + K 2SO, (aq) + H 20(1), 

l.1 a d i\t1g H e.1 d e a cid s ulfuric: ~ c ulo 1rca s olu\ ie i se dcschiclc ; ( 2) c u loarea solu ţie i se 
inch ide; @ culoa rea solu \ i'ci nu s e sch imbă. 
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t O. So.Iuţi.a de carbonat de sodiu : 
(a) albăstreşte hl r tia de turnesol: 

(b) a rc u n p H ln j ur de 7 :· . . . . 
(c), con ţ i n e. atit ionl. de h idron iu c i t Ş I. 10111 h idroxid . 

J l . Acidu l clori1 iclri c este u n acid deoarec e : 

(a) con ~hi e h idr <?gei1, 
(b ) est e · donor d e protoni, 

(c) este u n ckcl ro lit pt1ternic · . . . . li · t 1·11c 1 .'\ t l ru 11ul este ga >en , iar u · -
l2 . Dacă inll'-o solu l ie dală feqolftaleina est e inco ot , • m e l o , 1 

s.olul_ ~.slc a lb-astru, se. poalc afir lll a l'ă p H-ul solu \ iei n tc: 

(a) 3, (b ) 4„ (c) 6 t • 

I 
" . · co2- + H O __; t lCO- + HO- ionul cMboaa t se comp or a ca: 

t :J. 11 reac ţia a 2 '-" 3 d ci l n i 
·id ( b) n bază . (c) o s 11b st<1 11tă am l o l <' ră . ( d ) un onor e pro o . 

(a) un ac • v traţ ie 
. ţ· 

1 
d 1 mol KOH se adaugă la o solu ţ ie de H2SO~, de concen · 

H. O soluţie con m n 
echivalentă. Soluţia rezultată este ; 

(a) acidă, (b) neutră . (c) bazică . 

15. pH-ul unei soluţii J.c KOH I M esfr 

(a ) 12 . (b\ 1:\ (c' 14. . l ă dacii : ( 1) se formează un gaz: (2) se 
tG • . O' n;ae~ie ionică de d uh ln s eh mih nu est e tola . . . . . . . . 

, . . · . . t „ ('ll s e forrnea7.ă produ ş i 1omc1 solub1l1. 
formearn un. p r ec ipit ,, • · · · „ . . ă d , ·ecc . ( t) sodiu l 1·cac \ioncazi\ cu 

17 O s tuţie d e C-arbonat a.ci cl d e soct1,1 est e bazic,, eo.H . . . . . 0 - . 
. • 

0 
· · ' . . d ·c1· 1 d · ·odiu.(?) a i'e Joc hi droli~ .l acestei săr i , rezu ltmd tont H , 

a p a .şi for.mcază h.< i·o x.< u e s . ~ ' 

(3) ioi1ii . . de ·sodiu'. s in t hiclra t a\ i. . · este f av orizată de: 
· e re a CaO n~acl iu di r ectă CaC0 3 --+ CaO + C02, 

tB. t.n procesu l de ol>\rn . ' ' · ' . . . · . t lizator . (°1) scăderea t empera t u r ii. 
; 1) eliminarea !;O! <lin sistem ;. (2) ut1h l.<H'e,1 un u i ca a , . . 

!'9. Exp re·sia 'prod usului de soli1hilitate al CuCl2 este: 
., p [C ·>1·1• [c1- 1 

( 1) Ps = [.Cu:'+J · (Cl-:- 1• ; (2) Ps = [Cu2 +J ·[Cl- J : (.>) s = .u· • . . 

· ·B SO srSO din anex a 5, solu-
'- I' . d valorile produs~lo l' de solubil itate al.c C aS04 , a . 1· 4 • ' . SO 

20. , na 1zm 6 SO C SO SrSO · (2) Sr504 Ca 4 • 
bilita t ca ace5tor.i de;c1· ~5tc in or d in ea; ( 1) ,a. 4 • a. 4 • • • •l . ' 

BaSO . (3) B aS0 4 srso., Caso. . . , ă te . 
- 4 ' ' . • 1 C CO t e 4 8 .10 -n solub ili ta t ea acestuia m a p. es · · 

21. Stiind că produsul d e solubiltt:it e a a 3 es • , . 
(.l ) 4,8 .ţ o-• m oli/I: (2) 6,8 ·10- • nn li /l: (3) 2,4 ·10-• m oh JI. 

PROBLEME 

t . Con sid eri nd c oavcrsia unui mo I 'de 

2-cis-bu tenă hi .izo;n erul său gco 1ne tric 

2-l~nns-but c.nă la 400°C, la o presiun e d e 

400 · to rri, s-au obţinut d:tt elc d in . tabelu l 

al.li turat. 

Reprezentaţi grafic v a riai ia ln : con~ 

cenlraţie a izomerului · cis ş i l rans ln t im p. 

. 

h .t-·mt'r ri . ..; 
m vli 

t,(JO 

0,96 
D,90 
0,86 
0.50 
0 ,50 

I lt.»111<1' lrn11 .• \ 

I m ol I 

fl,00 
0.04 
0,10 
0,14 
0,50 
0,50 

Titl'!P 

o 
HI:! mi n u te 

42U min u\P 

S ore 
citeva săpt. 

cite" a luni 
I 
I 

Stabilili c .oncentraţia a me.5tecnlui la ech ilibru. · . ă 
n. 0,5 m oli cis-b utenă şi 0,5 mo li trans-b u.ten · 

2 . Const;in la d e ech ililirn p.e nt ru reacţ ia : 

PCl6(g) +:t P Cl,1( g) + Clz( g) 

ci - PCI f ormată dintr-un m ol d e PCls la 2so0·c e;te 1,7 -10- 2 m ol /I. Calt:n laţ i cantita tea c 3 

care se găseşte conţinut .în t r-un vas de 1 I. . 
R. ~ 0,13 mol/ I. 
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' 

3. Aldehida formică reacţionează cu io11'1'1 h'1d "l 
f 

... . rox1 p entru a for1'na 1 1 1 
oriuiat c onform reacţi ei: a coo u metili c ş i ionul 

1. 

2 .H2C = o + 110- +:t CH30H + Hcoo-

aJ lntr-un litru de 1 ţ · · I · . . . so u ic a cc luhbru s111t prezenţi: O 1 moli CH OH . O G . 
O, t moli 110- si o 55 m r CI-I O . ' a • , > moli H COO- ; 

b) Ci\ i moli d. uo- , . o•_ 2 .' Calcula\1 constanta de echilibru. 
c trebuie sa reacţioneze c l1 1 O I' Cil O 

CH
3
0 H la echilibru? · ' mo 1 - 2 pentru a obţine 0,30 moli 

. ( 11101 )-1 H. a) 2 -
1
-

Se dă ecuaţia reacţiei : 

. N2(g) + 02(S) ;::e NO(g) - 89,87 kJ 

mol 
b) o;.'\8--

1 

Pe baza princ ipiului lui L e Châtc lie r ale cţ'i ." . „ . 
damcnte maxime. g CQ llcltţul c optim e p~ntru ob \ in cr c:i unor r.i n-

::i. Se dă reac ţia : 

4 H Cl(g) + 02(1l) +:t 2 HiO;g) + '2 Cl,(g) + 112,86 k.f 

Î n cc scn ş se deplasează ech ilibru l 
a) la creşterea tempera turii, 

b) la scăderea presiunii sistem ului nazo
J 1 " „ c a creş terea concentraţiei ln oxigen, 

d) la creşterea v olumului .camerei de rcac \ ic ? 

6. c onsider!nd reacţia următoare la echilibru: 

C2Hs(g) µ H~(g) + C I-l (g) 
cum este d eplasat echilibru l la : 

2 
• 

a) creş terea concentraţiei în hidrogen? 

b) scăderea prcsiut\ii '! 

7. Pirid1'na e t J • s c o >aza organică c r 1 · a e rcac, 1 oncază cu apa asticl: 

CsHsN + H 20 +:t C5 H.~N H ~ + Ho

Constanta de bazicitate pentru această reac ţi e este: 

/( 6 = 1,58 ·10- s 

Care este concentraţia ionului CsHsNH+ într-o soluţi e d e 0, 1 A 
· pH-ul aceste i· soluţii ? f de piridină ? Car e este 

R. (C5II~NH+ j = 0,4 ·10- • mol ; pH = 9,6 
1 

8. Constanta de ionizare a acid ului arse!'lios, liAs02, este 6. 10-10. C'.lre este 
soluţii · d e 0, 1 M acid arsenios? pH-ul unei 

9, O so luţi e de · n. 5, 11. 
. . amoniac a re o concentraţi e în ioni-h id ro gen de 8·1 o-9 !" / I (' soluţiei? · mo 1 . • arc este pH-ul 

10. Ca t·e este pH-ul unei solt1ţii de Nli1CI 0, 11! Nl? 

l I. Calculaţi pH-ul şi pOH-ul următoarelor soluţii : 
a. NaO ii 10- 2 M, 
h . HCI 10- • lv( 
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ll. pOH = 5,9. 

fi . p H = 5,:l2. 

n. a) pH = 12 ; b) pH = 5. 

..,.. 

12. Calculaţi pl!-ururmilto:1relor solu ţii, care a u Yalorilc pentru concentraţia l n ioni h idroniu : 

a. 1,5 .10- • 1'I c. 5·10-8 
JJ 

b. 8 .10- 1 • ,w n. 3,82 ; 12,09 ; 7, 3. 

13. Calcu laţi concentraţia in ioni hidroniu, cunoscind că v a lo'.lrea p H-u lu i este 1,5:1 : · 11, 1:1 ; 

3,62. 
ioni-g ioni-g ioni-g 

R. 2,9 · lo- 2 --- ; 1,86 · 10-12 - -- : 2,4 .10- • --- . 
1 I I 

li. O soluţie 0,1 .U ele acid propanoic arc pH = 3. Calcula\i valo:ire.i 1\0 a acestui acid . 
ll. 1· 10-• m ol /I. 

15. se· iau 5, 1 g acid trimcli lacclic ş i se co:11pletc:i.ză cu apă piuă la un litru . p i I- ul solu.ţiei 
ob\ inu tc este 3,2. Să se cn lculrzc 1\0 p e nt ru al'idul tr i1n eti lacetic . 

ion i-g 
li. 1\. (1 = 7,96· 10 · ---

1 

16. Care est e constanta de ionizar e a unei soluţii ff, 1 :U de acid a rctic la 25°C d..tcă ln aceste 

condi ţii 1,34 % d in aces t acid este ion iza t ? n. /\. = 1,8. 10-· m ol/ I. 

17. Care este concentraţia 111 ion i h idroniu ş i a<:'! t at a un e i soluţii d e acid acetic 0,02 .\J , 

dacă constanta d e ioniza r e est e 1,8 .10- • '! 
ioni/ g 

H. [H
3
0 +j = 6·10-•-- . 

I 

18. Gradul d e ioni7.a rc a unei solu\i i O, 2 M de HCN la 25°C este 1,4 .10- 2 %· C:ilcu l aţi constanta 

de ionizare la această lc111p cratur1\. n. I\. = 3,8. 10-9 m ol /I. 

19. Calculaţi soluhilitalea ln moli /I a bromurii de argint folosind produsu l d e so lu bilit a t e din 

a nexa 5. R. [SJ = 7 · l o-i mol/ I. 

:!O. C:tlcula\i p rodusul d~ sol ub ilitate a l BaCr04 la 25°C ştiind că solubilitatea lu i la această 
ternp cr.i tu ră es te 1,'1 ·10- 2 m ol / I. 

R. P s = 1,96 ·lo-• (m ol /1)2
. 

21. Volume egale de solu ţi e de CaC 12 - 0, 02 M ş i Ka2S04 - 0 ,0004 M sinl amesteca te . 

Se obţin e un p recipit a t de CaSO~ sau n u 'I O.ir la amest ecarea a două v olum e egale d e 

soluţie de CaC1
2 

- 0,08 M şi Na2S04 - 0,02 M '!. 
R._ a) [C a' '- J[SO~-J < P, c4so, nu se obţin e 

precip itat-: I>) [ C'.l.HJ[SO~-l > Pscaso, prccipită . 

22. Solubilila t ea MgC
2
0

4 
la 18°C este 1,040 g /1. Să se calculeze produsul d e solubilita t e al 

Mgc20.1 la 1.s•c. 
'-- ( ioni-g ) • 
R. Ps = 1,0816 ~ 

23. Produsu l el e solub ililalc a l AgCI csl c 1· l" -10 moli / l. Ca r e este Yaloarea solub i l i\ ă\ ii in 

apă a accsl ci sări d e „rg inl '/ n. S = 10-' moli/I . 

21. S:i se nkulc1.c soluh ililalea. (in m oli /I) p e nim ÎÎ <' <' at:c <lin u rmător ii com pu şi, la 25°C· 
Agl; ZnS 

n. !J·lO- '' 111 0 1:1 - .\ gl :. 1, 38 ·10- 11 m ol /I -- ZnS. 

25. T.a un lit rn so lu~ ic sn tu1·ată de PbS0.1 ~c adaug:i u solu\ ic de K 2S0,1 10-:1 .U. Să se cal
cnlezc concrntra\ ia mo la ri\ a l'b' 1- in soluţil' , inainlc şi după adăugarea soluţi ei d e K 2SO, . 

R. 1,41 ·l O-• mol/I; 2 ·10-' m ol/I. 
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26. La 100 ml soluţie s9.turată de CaF2 se adaugă 0, 100 g NaF. Să se calculeze concentraţia 
ionului Ca2+ in soluţie . 

R. J·lo-s M. 
27. lntr-o soluţie saturată d• H2S produsul de solubilitate este: [H+]2[s2-1 = 1,3 ·10- •1. 

Să se calculeze solubilitatea FcS la pH = 9 şi la pH = 2. Se poale prevedea la cc pH 
va .avea loc separarea FeS '! 

R . acid. 
21l. Să se precizeze la ce pH va precipita ZnS dintr-o soluţie cc conţine 0,08 ill Zn2+, care se 

tratează cu soluţie 0,077 J1 H
2
S. 

. R. acid ; .::::: 1. 
29. In ce CJntiL1.tc .d.c soluţie de acid sulfuric, av ind concentraţia de 53,5 % trebuie dizolvate 

JO g de S03 pentrLt a se obţine o soluţie de H 2 S0
4 

de concentraţie 98,3 % ? 

R. 5,40 g soluţfc H 2S04 5:l,5 % . 
311, Jntr-un combinat chimic, amoniacul se obţine prin sintcz~ direct din elelllentc ln propor

ţie de 1 I N 2 la 3 I H 2, pc un cataliZllor pc bază de ox;iO de fier. 1.:i 500°C, sub o pre
siune de 300 atm, după atingercl echilibtului, procentul de amoniac din amestec (N

2
, 

H 2 , NH3) este de 18 % ln Yolume. 

a) Ce volume· de N2, 1-12 ş i NH3 sint conţinute ln 100 I amestec"! 

b) C'.llculaţi volumele de azot şi hidrogen care au relcţionat pentru a forma amoniac. 

c) Care slnt valu.mele de azot ş i h i dro~en de la Clre s-a pornit pentru obţin11rca a 100 I 
. amestec? 

d) Cc volum de amoniac s-ar obţin e dacă reacţia ar fi totală ? 
e) Care este randamentul reacţiei? 

li. a) 18 I NH3 ; 20,5 I N2 ; 61,5 I 1-12 ; b) !l I N
2

, 27 I H
2

; c) 2!l,5 I N
2

, 88,5 I H
2

; 
d) 59 I Nl-13 ; c) 7J = :J0,5 %. 

31. Se amestecă 30 I N2 cu 90 1 H2 la presiunea de 800 atm şi temperatura de. 500°C ln v ederea 
obţinerii allloniacului. Handanientul reacţiei este de t/:I. 
a) In aceste condiţii de temperatură ş i presiune care este volumul d e NHa obţinut? 
b) Care slnt volumele de hidrogen şi azot care nu au re11c\ionat '? 
c) Care este proporţia de amoniac gazos la echilibru ? 

lt. a) 20 I NH3 ; b) 20 I N2 , 60 I H 2 ; c) 20%. 
3" Azotatul de amoniu folosit ca lngrăşămint, se po.lle obtin e prin n eutr;ilizarea unei soluţiî 

de HN03 50%, avind densitate:. d e 1,32 kg/ I, cu o solu!ic de amoniac. ·fntr-o primă fază 
a fabricaţiei se obţine o soluţi e de NH4 N03 95 %. Care este masa solutiei de NH

4
NO, 

95% care se obţine dintr-un volum de 5 m' de soluţie HN0
3

? 

ll. 4 411 kg solupe. 
33. Disociind termic CH4 s-a obţinut negru de fum şi hidrogen. Dacă se pJ'eacă de la 200 m• 

metan , in condiţii normale, să se stabilească : 

a) f.anlitatea de produse (i n kg ş i respectiv litri) obţinute la diSJcierca termică a meta 
nului. 

h) Vol cunul in m 3 d e NI la ohţinul' d în hidrogenul rezultat din reacţie. 
c) Cc concentr.1ţie procentuală are soluţia de NH

3 
obţinută prin dizolvarea amoniacului 

ln 800 kg apă ? 

R. a) 107,142 kg C, 400 m' H 2 ; b) 266,6 m• NH
3

; c) 20,17%. 

34. Healizind conversia CH4 cu vapori de HlO la 850 °C pentru a obţine hidrogenul necesar 
sintezei NH, se ştie că rezultă gaze cc conţin 1 % CH

4
, şi 5 % C0

2 
(in volume), restul 

fiind CO şi H2• Cunosc'ind că apa a re:1.c ţionat co rnplct, s.ă se determine compoziţia pro
centuală a amestecului gazos rezultat. 

R. 1 % CH•; 5% C02 ; 19,7% CO; 74,3% H
2

• 
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35. 

36. 

•·· ·· Se cerc· • o1 FeS se supune pra11r11. . 
1 500 kg pirită ce eonţmc 70 to . 2 • 

.. "" I r chimice. .. 
) Să se scrie ecuaţule re9cţ11 o . I ' ln condiţu normale. 

a . !tală exprimată n m ' 
b) C'.lntitalea d e SO, rezu .· ) pentru trecerea S02 ln SO,. 
. C ntitatea de aer ( 1/5 voL oxigen • ·1 li) .. 
c) Ca t"t tea de acid sulfuric obţiuută ( m. k1 omo ă ~ezultată prin dizolvarea cantităţu 
d) '.ln i a . lă a 3 500 kg soluţi e apoas 
e) Concentraţia procentua 

de H SO de la punctul ci). d) 17 5 kmoli HaS01 ; c) 49 % 
2 4 0 ) 1 264 '.37 kg aer ; • 

R. b) 392 m• S , .; e •' . . . 
1 

sinteza a 2 200 I 
utilizat apoi a · .. d N CI s-a obţinut Hz, care s-a măsurat ln 

La electroliza unei soluţ11 e a • t"t tive iar substanţele gazoase s-au 
"d rlnd că r~acţiilc slnt ean I a • NH . Cons1 e ' . . 3

. •• le se cere si"1 se calculeze· . . 
cond1ţ11 norma . e s"1i1tezei amoniacului, N ("I slnt 

d N şi J-1 necesar · "tă' ·1 · existcnlt~ ln a, · a) volumele e z · 2 r ,· liind că impuri , ,1 c 
• de NaCI supusă electro izc1 ş 
b) cantitatea 18 143 8 !l NaCI 5 %. 

de 5 "/o. l lOO I 'N2, a 300 I H2 ; b) ' R. a) 
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ANEX1l l 

Pot <>nf(ale le s tnnd11rd de oxldo·reduc·ere 11 entru Ioni ln solupl de ('on renlrn!le t .M 

Agenţi 

reducă to ri 

fon r te 
putcrnic.i 
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~ (Vol! i ) 
l 'vlcnţiul 
stamlan l 

de r educen· 

- 3,0 

- 2,92 
-- 2,90 
- 2,87 
- 2,7 1 

- 1,66 

- 1,18 
- 0,83 

- 0,76 
- 0,7„4 
- 0,44 
-- 0,40 
-- 0,28 
- 0,25 
- 0,14 
- 0,1 3 

0,00 

+.0. 15 
+ 0,15 
+ 0,17 

+ 0,:11 
+ 0,40 
+ 0 ,fJ 2 
-f- 0,53 
+ r), 6/l 

-l ·0,77 

+ 0,78 
+ 0,79 
+ 0,80 
+ o ,854 

+ 0,\16 

+ 1,06 
+ 1,2:1 

+ 1,28 

!- 1,.13 

+ 1,:Hi 
1,52 

111 1 = 2 r,0c 

Heac ţia •«•tlux 

K +:! c- + K + 
Ba ;:!: 2e- + Bah 

Ca ;:!: 2c- + Cn" t

Na ;:!: e + !'a+ 
·Mg +:! 2e- + I\Jgh 

Al ;:!: 3c - + Al3 • 

~lu ;:!: ::?e- -j Mn2+ 

II2(g) + 2 H o- ;:!: 2e- + 2 II20 

Zn ;:!: 2e- + zn2 •· 
Cr ;:!: 3e- + Cra+ 

Fe ;:!: '.!e- + Fc2 r 

Cd;:!: 2e- + Cd2
'" 

Co ;:!: 2e- + Co2+ 

Ni ;:!: 2e- + 1'i2+ 

Su .z 2e- + Sn2-'-
P b ;:!: 2e- ·+ Ph2+ 

H
2
(g) ;:!: 2e- -f- 2 II+ 

Sn H ;:!: 2e„ + Sn4
• 

Ctr '" ;:!: e- + Cu2'" 

SO~(g) + 2 H 2 0 -2 2e- -!- SO!-+ 
+ 4 tt+ 

Cu •± 2c- + C:u2 "'" 

2 no- +± 112 0 2 + H 20 + 2e
Cu ;:!: e- + Cu ' 
2 1- ;:!: 2e- + 12 

I 
11~02 +± 2c- + 0 2(g) + 2 H t
FeH ;:!: e- + Fe3+ 

K02(g) -I- H 20 +± e- -1- NO; + 2 H + 
2 H g +± Hg~+ · + 2e-

Ag ;:!: e- + Ag+ 

H g +± Hg2+ + 2e-
NO(g) + 2 I 120 +± :le- -!- NO; + 

+ 4H ' 
2 BI' ;:!: 2c- + Hr,(1) saturat 

2 H 2 0 +± 4c- . + 0 2(g) + 4 H+ 

Mn2+ + 2 H 2 0 ~ 2e- + llfn0 2 + 
+ 4 tt+ 

2 c„:i+ + 7 H 2o +:t ti,- + Cr~o:- + 
+ 1-I H ' 

2 CI . ~ 21·- I Cl~(g) 

i\tn 2•· + 4 H 20 ;:!: 5c - + ~InO~ + 
..L 8 tt · 

E (Volţi ) 

Potenţial 

; tanch11·cl 
fie oxirlnrc 

3,00 

2,92 
2,90 
2,87 
2,71 
2,37 
1,66 
1,18 
0,8:! 
0,7ti 
0,74 
0,44 
0,40 
0,28 
0,25 
0,14 
0,13 
0,00 

- 0,15 
- 0, 15 

- 0,17 

- 0,34 
-0,40 
- 0,52 
- 0,53 
- 0,68 
-0,77 
- 0,78 
- 0,79 
- 0,80 
- 0,854 

-0,\16 

- 1,06 

- 1,' ' .l 
- 1,28 

Agenţi 

oxidanţi 
foarte 
slabi 

î 

! 

(continu a re) A N EXA 1 

e: (Vol\i ) e: (Vol\i) 

Polcn\ial H1•ac\ia r<'dox 
Pot enţi ni 

standartl ~l antlard 

<le rcclucel'c tlc oxidare 

l + 1,61 Ce3t ;:!: Ceh + e- -1,61 I 

I -j- 1,68 Pb02 + SO~- + 4 H+ + 2e- ;:!: l 

+± P bS04 + 2 H 20 1,68 Agenţi 

Agenţi + 1,77 2 J-I
2
0 +± 2e- · + H 20 2 + 2·tt~ -1,77 oxidanţi 

reducălo l'i + 2,87 2 F +:t 2e- + F 2 (g) - 2,87 foarte 

foarte slabi I 
puternici 

A;VEXA 2 

Proprietăţile termo<linamicc al e C'itorn1 s uhstan !c, determ inat e la 25°C şi 1 a tm. 

Sub·>lan!a I tt; J;.J •l!10 J- l I o; kJ·mot·l · 
11 

s· J !;:rad· 11 101} 1 

H2(g) 0,0 o.o 130,5 

Li(s) 0,0 0,0 28,0 

Na(s) 0,0 0,0 51,0 

~nCl(s) -- 41 0,48 - 383,i2 72,3 1 

Na2S04(s) -1 383,16 - 1265,70 149,23 

NaN03 
- 46G,07 - 365,33 l 1!l,20 

Na2co. - 1 129,85 - 1 016,67 rno ,85 

Na2 0 - 415,4\J 375,2 72,73 

Na20 2 
- 504,11 429,70 66 ,88 

Na OH - 426,36 376,62 52,25 

K(s) 0,0 0,0 64 

KC l(s) - 435,86 - - 408,32 82,7 

KC103 (s) - :391,2 - 289,9 143,0 

Mg(s) 0,0 0,0 32,5 

MgO(s) - 602 ~570 27 

MgC03(s) -1113 - 1 028 66 

Ca(s) 0,0 0,0 41,6 

CaO(s) -634,94 - 603,59 39,71 

Ca(OHh(s) -985,64 - 895,77 76,08 

CaC03 (s) -1205,93 - 1 127~76 92,79 

Ba(s) 0,0 0,0 16 

BaC12(s) - ·859,40 - 810,08 125,4 

A l(s) 0,0 0,0 28,32 

AlCl 3(s) - 695 -637 167 

AJ20 3(s) -- 1 670 - 1 576 1 50,99 

C(s, g rafit) 0,0 0,0 5,85 

C(s, diamant) 2,0!J 2,9:{ 2,51 

C<?(g) - 110, 4 - 137,10 l!J7 ,7 

C02 (g) -39:1,2 -:rn4,17 2q,6 

Si(s) 0,0 0,0 18,81 

Si0 2(s) - ~[>8,57 - 80·1 ,2 ~1 H, 8 

Sill4(g) -- 61,86 39,-1 203,50 

S iCl4(g) - 60!J,O - 560,3 3:11 

169 



(continuare) ANEXA 2 (continuare) AXEXA 2 

.. 

Sul>slan\a I n; i<.J. 11'()1 • 1 I G; kJ.11101 - 1 l s• .J (grad ·m<>Q-1 Substanţa 

1 
H; lt.J ·111~ 1 - 1 I o; lc.J•nnl- 1 I 

s < J fg:·acl•mo~-1 

-

Sn(s) o.o 0,0 51,41 

Sn02(s) - 580,81 -519,15 52,25 

SnC14 (s) - 544,65 -473,59 258,32 

N2(g) o.o 0,0 191,44 

NH 3(g) - 45,95 -16,30 192,28 

NO(g) 90,29 86,52 210,46 

N02(g) 33,86 51,8:1 239,72 

N20(g) 81,5: 103,66 219,87 

N204(g) 9,61 98,23 :rn3,87 

NH 4C1(g) - :'115,17 203,56 94,47 

HN03(1) - 173,05 - 79,84 155,5 

02(g) o.o o,o 204,8 

03(g) 142,12 163,44 237,42 

H 20(g) -- 241,60 - 228,23 188,52 

1-120(1) - 285,49 --237,00 69,81 

S {s, roml>ic) o.o 0,0 31,77 

S(g) 277,55 237,00 167,62 

H 2S(g) 20,06 -33,02 205,65 

S02(g) -297 -300 249 

S03(g) - 395,2 - 370,4 256 

H2S04(l) - 810,5 - --

Fz(g) 0,0 0,0 230 

HF (g) - 269 -271 174 

C\2(g) 0,0 0,0 222,9 

HCl(g) - 92,31 - 95,27 186,7 

Br2(1) 0,0 0,0 152,15 

Br2(g) 30,5 3,34 244,95 

HBr(g) -36,2 - 53,2 198,5 

J2(s) 0,0 0,0 116,6 

Ia(!l) 62,28 19,23 260,4 

Hl(g) -25,9 1,3 206,3 

Hg(I) 0,0 0,0 77 

Hg2C\2(s) - 265 - 211 196 

HgO (s, roşu) - 90,7 -58,5 72 

Cu(s) 0,0 o,o 33,3 

Cu O - 155 - 127 44 

Cu20 - 167 - 147 101 

cuso, - 169,1 -661,3 113,3 

Ag o,o 0,0 42,7 

AgCI - 127,0 - 109,7 96,1 

AgN0 3 
- 122,9 -32,3 140,68 

Fl'(s) 0,0 0,0 27,17 

Fe(g) 417,16 371,6 180,15 

FcO(s) .:__ 266,26 -244,11 53,92 

Fc20 3(s) -821,4 -740,27 89,87 

Zn(s) 0,0 0,0 41,6 

ZnC12(s) - 41!l -369 108 

ZnO(s) -348 - 318 44 

CH4(g) - 74,82 - 50,58 186 

C2H2(S) 226,55 209 200,6 

C2H4(g) 52,25 68, 13 219,5 

C2Ha(g) - 84,44 :~3,02 229,5 

CH3 CH2CH
3
(g) - 103,66 23,41 269,6ţ 

CaH s(g) 20,4 62,66 266,68 

CH3CH2 CHiCH3(g) - 126,03 17,14 309,74 

C,H1s(g) .- . 187,68 7,94 427,61 

C6H12 (g, ciclohexan) -- 122,80 :H,77 298,03 

cis CH3 CH = CHCH3(g) - 7.11 65,63 300,54 

lrans CH3CH = CHCH3(g) ·- 11,29 62,91 289,36 

cis CICH = CHCl(g) 1,88 24,24 289,25 

lrans CICH = CHCl(g) 4,18 26,54 289,67 

C5H12(g) -- 146,3 - 8,19 348,1 

C5H12(l) _„ J 72.9 -- 9,23 262,46 

CAH14{g) 167 0,21 386,44 

C6H s(!l) 82,76 129,58 268,77 

CA Ha(!) 48,9 124,15 173,05 

C6H 5CHa(g) 49,95 122,05 320,19 

C6H5CH 3(1) 12,12 11 3,7 220,7 

CHCl3{g) - - 131,67 - 71,48 202,53 

CHCl3(1) - 101,15 - 68,55 295,53 

CH3 0H(g) -· 201,60 - 162,18 237,)>1 

CH30H(l) - -238,26 - 165,95 126,65 

CH3CH 20H(l) . - 276,72 - 173,88 160,5 

C0H120 0 (i;, glucoză) 1 273,23 -909,57 211,93 

CH~O(g) - 115,79 - 109,93 218,61 

CH3CHO(g) - 166,36 - 133,34 264,18 

CH3COCH3{1) - 24?,87 - 155,08 200,22 

HCOOH(g) - :i78,3 - 350,7 218,5 

CH3 COOH(g) - 434,3 -- 376,2 282;15 

CH3COOH(J) - 483,63 - 389,16 1 596,76 

(COOHh(s) -829,:i -700,75 119,96 

CH3COOCH3(1) - 441 - -
CH3NH2(g) -2~ 32·,18 242,14 

C0H 5 NH2(1) + 30,93 148,81 191,03 . 

CCl4(g) --100,32 . 58,10 . 309,74 

CCl,(1) - 132,72 62,7 216,11 
-
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A.VEXA 3 
Energii de legătură şi lungimi de legătură 

J..cgr1i urn I 
Encl'gia d e legătură 

I 
Lun 1Yi1nca l egăturii 

k.J · n:o1 • 1 " (1\) 

H - H 431,58 0,74 

H-F 564,3 0 ,92 

li-CI 427,61 1.2Î 

H-Br 361,99 1,4 1 

H - 1 294,2Î 1,61 

H-0 459,8 0,96 

H - S 36:l,66 1,34 

H -7'\ 384,56 1,09 

H -C 413,8 1,09 

H-Si 317,68 1,48 

C-F 484,88 1,35 

C- Cl :126,04 1,77 

C-Br 284,24 1,94 

C-1 213,18 2,14 

C-O 35Î„I 1,43 

C= O 798,4 1,20 

C=O 1 070 1,12 

C- S 271,7 1,82 

C - .1' 305, 14 1,47 

C=:\ 614,46 1,29 

C:=N 886, lG 1, 16 

C-C (grafiL) 717,7 1, 10 

C-C 3'.H ,4 I 1,54 

C=C 601,\)2 1,34 

c=.c 836,0 1,20 

Si - H 317,68 1 ,47 

.Si-Cl 405,46 2,02 

N-O 200,64 1,40 

N=O 600,1 1,21 
I 

1,45 
>I - N Hi7 ,2 

J\" = t\ 418 1,25 

N:;::,N 040,5 1,10 

0 - 0 142,12 1,48 

{) _o 0 49:1,24 1,21 

'.-- s 22?1, 72 2,05 

·F - P 1;.'4,66 1,42 

CI --CI 2:19,5 1,99 

I ~r - ~J r 190,21 2,28 
I 2,67 

I 1- I 148,81 

i72 

Constante de ionizare a1e acizilor şi bazelor 

Acidul sau haw Echllihrnl 

Acetic ·CH 3COOH + H 20 ~ 1130 - + CH3Coo-

Bcnzoic C61I5COOH + H 20 ~ Il3 0+ + C0 H 5Coo-

Carbon ic II2 C03 + H 20 ~ H 3 Q+ + HC03 

Ionul h idrogcnocarbonal 
(ca rbonat acid) H C03 + I-120 ~ I-130 + + co~-

lonul h idrogenosulfal 
(sulfat acid) H SO:;- + H 20 ~ H 3 0 .+ + soj-

Formic HCOOH + H 20 ~ H 30+ + Hcoo-

Cianhidric HCN + H 20 ~ H 3Q+ + CN-

F luorhidric HF. + H 20 ~ H 3Q+ + p -

Apă oxigena tă H 20 2 + H 20 ~ H.30 + + HO;-

Sulfhidric H 2S + H 20 ~ H 3 0 + + u s-

Ionul hidrogenosul fură 
(sulfură ucidă) Hs- + H 20 ~ H 30 + + s2-

0xalic H 2C2 0 4 + H 20 ~ H 30 + + H C2 04 

Ion ul 111011ohid rr.genooxa-
lut HC20~ + n .o ~ H 30+ + C20!-

F e11ol C6IIbO!I + ll20 ~ H30 ~ + C6H 5o-

Fosfor~c H 3P04 + !120 ~ H 30 + + H 2P04 

Ionul dihidrogenofo~fal 
(fosfat acid) I-I 2P0i + H 2 0 ~ I-i 3 0 + + HPO!-

Ionul monol1id rogcno
fosfat (fosfa t m ono-
acid) HPO!- + H 20 ~ H 3 Q+ + PO!-

Hidroxid de a luminiu Al(OH)3 + H 20 ~ H 3Q+ + AI00 + H 2 0 

Hidroxid dl' argint AgOII + H20 ~ II3 0 + + Ago -

Hidroxid ele amoniu N H 3 + H 20 ~ NH t + uo-

Hidroxid de m eii! amo
niu 

Hidroxid de fenil amo-
niu 

Hidroxid d e zi nc (1) Zn(OH)2 ~ Z n(OH)+ + Ho

(2) Zn(OH)+ ~ Znz+ + Ho-

.4.NEXA 4 

I 
Constanta de 

ionizare la 25°C 

1,85 . 10- 5 

4,8· 10 · 11 

2. 1 ·10-4 

4,0 .10- 10 

6,9 .10- 4 

1,6 .10- 7 

1,3 · 1()- IS 

3,8· 10- 2 

5 .0 .. 10 - s 

I ,O · 10- 10 

6,2 .10- s 

2.10- 1s 

1,8 -10- s 

5.10- 4 

4,6·10- JO 

1,2.10- 12 

4.10- 5 
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ANEXA .. :; 

Produsele de solubilitate ale unor ..substanţe în moli/I, la temperatura de 25°C 

Fluoruri BaCr04 8,5· 10- ll Ni(OHh 1,6· 10 -18 

2,4 · 10- 5 Ag2Cr04 
1,9·10- 12 Zn(OH)z 4,5 .10- 17 

BaF2 2·10- 16 Cu(OH)z 1,6 .10- 1• 
MgF2 8 ·10-5 PbCr04 

Hg(OH)2 
a .10-28 

PbF2 
4.10-3 

Carbona li Sn(OH)z 3 .10-21 
SrF2 

7,9 .10-10 
Cr(OH)3 

6,7 .10- 31 
CaF2 3,9 ·10-11 

NiC03 1,4 .10- 7 Al(OH)3 
5 .10- as 

CaC03 
4,7 ·10- u Pe(OH)3 

5 .10-ae 
Cloruri BaC03 

1 ,6 ·10- 9 Go(OHh 2,5 .1()- 43 

PbCJ2 i,6 ·.10-5. SrC03 7 ·10""'13 

AgCI 1.10-10 CuC03 
2,5 .10-10 Sulfuri 

ZnC03 
2 .10-10 

H g2Cl2 1, 1 ·10- 13. l\!nS 7 .10-1s 
l\lnC03 

8,8 . 10- n 
FeS 4 .10- 19 

Bromuri PeC03 
2, 1 .10- 11 

NiS 3 .10-21 

4,6·10-6 
Ag2C03 

8,3·10- 12 
cos 5 -10- 22 

PbBr2 CdC03 
5,2 . 10- 12 2,5·10- 22 

AgBr. 5,0- 10- 13 Zn S 
PbC03 

1,5· 10- 15 
Hg2 Br2 

1 ,3 -10- 2• J\!gC03 
1 ·10- 15 Sn S 1 .10-2s 

Hg2C03 
9,0 -10- 15 CdS 1.10- 28 

Ioduri PbS 4,2 -10- 28 

Pbl2 
8,3 .10-· · H idroxizi CuS s -10-a1 

Ag l 8,5· 10-17 
Ag2S 5,5·10- 51 

Hg2l2 4,5 .10- 2• Ba(OH)z 5,0 · 10- 3 

1,6 · 10- 54 
Sr (OH)2 3,2-10- 4 HgS 

Sulfa/i Ca(OH)2 
1,1-10- 0 Bi 2S 3 

1,6 ·10- n 

CaS04 
2,4 .10-s Ag(OH) 2,0. 10- 3 

Fosfaţi 

Ag2S0 4 
1,2 .10-s Mg(OH)z 6 .10- 12 

SrS04 7,6·10-7 
'.\'ln(OH)z 2.10-1a Ag3P04 

1,8 .10- 1s 

PbS04 
2·10- 8 

Cd(OH)2 
2 .10-14 Sr3(P0 4) 2 

1.10- 31 

BaS04 
1,5 .10-· 

4,2· 10- 15 Ca3(P04)z 1,3 .10- a2 
Pb(OH)2 Croma fi 
Fe(OHh 1,8· 10- 16 Ba3(P04)o 6· 10- 39 

SrCr0 4 
3,6·10-5 

Hg2Cr04 
2.10-• Co(OH )z 2,5 . 10- 16 Pb3(P04) 2 

1 .10- s4 

CUPRINS 

I. .\ s pecie energelit•e 11 le renct l llor 1·~11~ Xo!iuul 11„ elerlrochimie 

1.1. Reacţii cu I ransfer de electron i . . • . . . . . . . . . . . 

1.1.1. Numărul de oxidare . .. ........... . 
1.1.2. Stabilirea coeficienţilor în reacţii l e de oxida-reducere 

1.1.3. Ci teva procese redox lntllnitc ln studiul ch imici organice 
1.1.4. Procese redox ln chimia anali ti că 

1.1.5. Procese redox ln sistemele biologice 

1.2. Element galvanic . . . . . . . . . . . . 

1.2. 1. Electrod ul nornrnl de hidrogen 
1.2.2. P~ten ţi al ul de oxido-reduce~e · slandurd 
1.2.3. Po ten ţialele standard ş i sensul reacţiilor ch imice 
1 .2.4. Celule galvanice u tilizat e in tehnică 

1.:1. Coro:i1111ca - · w1 proces rcdox nedorit 

1.4. Hlcclroli:u -- efect c/limic al curentului electric 

1.4 .t. Electroliza şi legi le ci. 
1.4.2. Aplica\iik elec trolizei . . 
1 ntrebclri - probleme . . . . . 

lntrebări cu răspuns ICI alegere 

P robleme 

2. Enl'rg lu ehim k {1 ~I e1wryl11 lt•rni !r1i 

2. 1. Fenomene exoterme şi fenomene endoterme 
2.2. Cel /dura de reacţie 

2.2.1. En('rgia internă ...... .. . 
2.2.2. CiHdura de formare . . . . . . . 

2.2.3. Varia\ii de enta lpie in reae\ii le chimice 
2 .2.4. Legea lui Hcss . . . . . . . . . . . . 
2.2.5. Căldura de dizolvare. Căldura de neutralizare . 
2 .2.6. Hclaţia intre variaţia d e entalpie ş i en ergia de legătură 

2.3. Entropia, o aliă mărime cc carac/erizea:ă sistemul 
2.3. 1. Fenomene spontane ........ . 
2 .:3.2. Entropia . . . . . . . . . . . . . . 
2.3.3. Variaţia de entropie într-o reacţie chimică 
2.3.4. Sensul in care o reacţi e chimică decurge spontan 

2.4. Entalpia liberă 

2.4.1. Entalpia lib eră, cri teri ul d e spontaneitate a unei reacţii chimice 

2.5. Energia c/limică şi procesele biologice . . 

2.5 . 1. Folosi n Leza . . . . . . . . . . 
2.5.2. Oxidarea în procesele 111e l:oh·•l icc 
lntrebări ... . . . 

lnlrebări cu răspuns la alegei·e 

Problem e 

:1. JIMr!il rhlmk~· - fr110111 e 1u~ l' I' ~ t· 11elrN· ln lh1111 

3.1. Introc/11cere 

3.2. T eoria ciocnirilor. Complex activai. Energia ele activare 

3.3. Viteza de reacţie 

3 

4 

5 
7 
9 

11 
12 

13 
15 
15 
19 
21 

23 

25 
25 
29 
35 

36 
37 

40 
41 
43 
43 
45 

47 
49 

53 
55 

58 
58 
!l9 

61 
61 

62 
64 

66 
68 
69 
70 
7() 

71 

73 

73 

73 

76 

175 



I 

:l.4. Fnclorii care i11(/uenfeu:il vilew de reacţie . . . . . . . . . . . . 
:i.4.1. Influenţa concentraţi ei reactanţilor asupra vitezei de reacţie 

3.4.2 . Influenţa temperatu rii asupra vi t ezei d e reacţie . 
3 .4.3. Influ e11\a suprafeţ ei de con tact asupra vitezei d e reacţie . 
3.4.4. l nfluen\a catalizatorilor _asupra vi t ezei de rcac \ie . 

lntrebciri . .. . . . 
111/rebări cu răspuns lu alegere . 

P roblem e 

4. Eckllllarnl chimic 

4.1 . .Feiwmene reversibile 

4.2. Conceptul de echi/i brn . Proprielă/ile sislem e/or în ecllili bm 

4.3. L egea ac~iunii maselor (Legea echi li bru lui chim ic) 

4 .4. F actori care i11fluen/eazi1 echilibrul chimic. Principiul Le Cheile/ier . 

4.4 .1 . Influenţa ·t emperaturii as upra echilibrulu i chimic 

4.4.2. Influenţa concentraţie i asu p ra ech ilibrulu i ch imic 

4.4 .3. Influenţa presiun ii asupra ech ilibrului chimic 

4.5. i\plicafi ile legii acţiunii maselor 

4.5.1. E chilibre ln sistem e omogene gazoase 

4.5.2 . E ch ilibre in sisteme omogen e li ch ide 

4.5.3. Ech ilibre ln sisteme rcdox 

4.5.4. E chilibre cu formare de complecşi 

4.5.5. E chilibre in sist eme eterogene 

ln tre bdri . . . . 
j 11/rebări c11 răspuns la alegere . 

Problem e 

.-lnexc . . ... . . . 

Coli de tipa r 11. B.T. 8.V.1990. 
Format 16/70'X 100. Apărut 1990 

1. P. „Oltenia", Craiova 
B-dul 1 Mai nr. 102 

România 
P lan 36.109/71/1990 

80 

80 

90 
93 
93 

108 
109 
110 

112 

112 

11·1 

116 

118 

118 

119 

120 

121 

122 

131 

145 

146 

150 
162 
162 
163 
168 


