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1. GENERALITĂŢI 

1.1. LOCUL, ROLUL ŞI PRIECTlJL CHIMIEI ANALITICE 

Obiectul de studiu al ştiintei chimice este studiul întregii materii. atât organice (care 
stli la haza lumii vii, vegetale şi animale) cât şi anorganice, care constituie baza lumii 
moarte (minerale, roci). 

Cercetarea, în domeniul chimiei , cuprinde două directi i principale: anali1.a 
componentelor unei substante, sau compus chimic (calitativă, cantitativă şi structurală) şi 
sinteza de substanţe (noi sau asemănătoare unor compuşi cunoscuti, existenti în natură). 
Corespunzător celor <louă direcţii s-au conturat disciplinele de chimie analitică şi de 
sinteză chimică, organică şi anorganică. 

În lucrarea de fată ne vom referi la chimia analitică. Se poate afirma că rolul 
esenţial al chimiei analitice este carcterizarea, din punct de vedere chimic, a materiei. 
Dar, noţiunea <le materie fiind foarte cuprinzătoare, chimia analitică este chemată să joace 
un rol important în diagnoza clinică, în controlul calităţii medicamentelor şi al 
alimentelor, în agricultură, industrie, în controlul calitătii mediului, etc. Un ·exemplu de 
aplicare a analizei chimice în medicină este monitorizarea glucozei din sângele bolnavilor 
cu diabet. De asemenea. este important de cunoscut continutul în azot al unor 
îngrăşăminte utilizate în agricultură. de acesta depinzând eficienta lor. Controlul 
medicamentelor implică atât evaluarea concentratiei principiilor active, cât şi 

determinarea. ca şi în cazul alimentelor, a unor substanţe toxice provenite din procesul de 
productie sau alte surse contaminante. 

Bazându-se pe cunoştiintele generale <le chimie şi pe interpretarea rezultatelor 
analizei chimice, chimia analitică contribuie la dezvoltarea teoretică şi practică a ştiinţei 
chimice. 

Chimia analitică nu poate fi confundată cu analiza chimică. Analiza chimică 

urmăreşte un scop imediat, mai limitat, adică se încadrează în tactica procesului 
cunoaşterii. În schimb, prin faptul că studiază şi elaborează principii şi tehnici generale de 
analiză, ea urmărind un scop prospectiv de stabilire a unei imagini de ansamblu. chimia 
analiti<.:ă se încadrează în strategia procesului cunoaşterii. Am putea spune că analiza 
chimică îndeplineşte un rol de subordonare în raport cu chimia analitică. 

Materia poate fi caracterizată din punct de vedere chimic sub două aspecte: 
calitativ, adică ce elemente chimice conţine, şi cantitativ, adică în ce raport se află 

elementele chimice componente. Se poate, astfel, face o primă clasificare a analizei 
chimice în analiză chimică calitativc'i şi analizc1 chimică cantitatiwt În general, analiza 
calitativă precede analiza cantitativă . Analiza! calitativă şi cantitativă se aplică atât 
probelor de natură anorganică cât şi organică. 
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Testclt- calitati,·e sc pol efectua pe mir chimkn. cu a_j11to111I rc:ictidlm ~wlcctivi. snn 
pe cale inslrnmcnt:ilă . ne exemplu. dncil la adăugm-ca 11itrnt11l11i dr argint într (1 sol11tic 
apare un rrecipit::11 alb. acesta indică pre7enta anionului clnrnr;i (CI ) în proba ,c-spectivlt 
Sau. c11 a_jutornl spectrelor tk :1bsn1h(ir- în infrnrnşu se p0t evickn(in diferite cl:ise ele 
cn111p11 ş i organici sau de grnpnri runcti<inale ale nceslorn. · 

Dacil putem cnnsider:1 testarea calitativă ca fiind mai simpln şi relativ rapidă, 

am11izn cnntitativă este mai complicată. lahorinasă, şi. nu de puţine nri. îndel11ngaHt 
Înainte de abnnJarea analizei trebuie cunoscut istoricul probei. adkl:i date despre 
prelevarea. t1,111sportul şi conservnren acesteia p:ină în nwmentul mrnli7f•i. 

Anali7.a calitntivă se nplidi în ambele domenii. atât annrgm1ic dH şi organic. 
Există tendin\a de a nn1rdn o importantri mai miră analizei ca litative comparativ cu 

cea cantitativn . Toi uşi ex istn şi cn7,uri în care aspectul calitativ devine foarte important, 
clucid:irea lui neresitnnd nparntmn de înaltă perfonmmtă. O astfel de situaţie o reprezintÎl 
testnrca antidopig a sportivilor. Lista substantclnr prohibite (stinmlen(i, steroizi. diuretici, 
narcotice. an:ilgez.ice. etc.) cuprinde peste cinci sule de constituenţi activi care trebuie 
identificaţi rapid în probe biolngice (urină. sânge) unde se găsesc în cantităţi foarte mici. 
Aceste teste presupun metode combinate de prelucrare a probei (hidroliză. exh·actie. 
derivatizare) şi iri1plică tehnici de v,1rf cum sunt innmoanalim şi cuplajele cromatografie 
de gaze sau cromatngrafie de lichide cu spectwmelria de masă. 

1.2. PROCESUL ANALITIC 

Procesul analitic. atât pentru analiza calitativă dH şi pentru cea cantitativă. cuprinde 
o serie de etape sau stauii operaţionale nbligatorii,şi Anume: 

Scopul Sampling Formă 

măsurabilă 

Măsurnre 

compnnent 
Cakularea rezultatelor 

şi inter retarea lor 

Fiecare dintre aceste stadii are importanta sa şi va fi discutat în secţiun ile ce 
urmează. 

Scopul în care se efectuează analiza trebuie să fie bine stabilit, în caz contrar nu are 
rost declanşarea întregului proces chimico-analitic, care este de altei destul de costisitor. 
După definirea scopului, este necesară acumularea unei scrii de informaţii ref erHoare la 
tipul de probă ce urmează să fie analizată, la conţinutul aproximativ de analii 
(componentul care se analizează), la mat.ricea prohei (elemente însoţitoare ale analitului) 
şi la precizia cerntă în analiză. Şi aceasta pentru că, în functie de aceste informatii 
furnizate de beneficiar şi pe baza unei ample , documentări se fixează tehnicile de recoltare 
a probei, de trecei·e în soluţie, de separarea de interferente, se selectează metoda de 
analiză şi aparatul de măsură şi se estimea7,ă costul total al procesului analitic. 

Se poate afirma că etapele: scopul, interpretarea rcazultatelor şi -corelarea lor cu 
scopul propus interesează în special pe beneficiarul analizei, chimistului analist 
revenindu-i sarcina de mare răspundere Je a efectua cflt mai cClrccl stadiile intcrn1cJiarc : 

2 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



I. <;ENl,-RA U1'ĂŢI 

luarea probei, dizolvarea ei, separarea şi trecerea analitului într- o formn măsurahilă, 
măsuraren propriu-z i să, calc11 larea şi prezentarea rezultatelor. 

1.2.1. SCOPUL ANALIZEI CIITMICE 

Scopurile unei analizei chimice pot fi foarte diversificate, ele reflectând domeniile 
de aplicare ale acesteia. De asemenea, ca scop poa te fi definită şi verificarea unei metode 
(tehnici) de analiză dezvoltată în condiţii de laborator pe probe reale, ce implică matrici 
complicate. 

Se poate afirma că scopul şi corelarea rezultatelor cu acesta, uneori chiar şi 

interpretarea rezultatelor, interesează pe beneficiarul analizei. Chimistului analist îi revine 
sarcin·a de a găsi metodele şi tehnicile de analiză adecvate fiecărni tip de probă şi respectiv 
analit. De altfel, scopul analizei chimice este acela care declanşază şi conditionează în 
acelaşi timp celelalte stadii operaţionale. 

1.2.2. SAMPLING 

Samplin~---ul este un stadiu opera\ional care cuprinde următoarele aspecte: luarea 
probei repreze ntative, pregătirea ei pentru analiză, aducerea în solutie (pentrn probele 
aflate în stnre solidă) şi izolarea, dacă este cazul, analitu lui din matricea probe i. Această 
izolare se face , de exemplu, pentru a evita intetferentele date de componentele ce nu 
consti tuie scopul respectivei analize chimice. 

O prohă es te aptă pentru a fi analizată dacă îndeplineşte o serie de condiţii şi 

anume: să fie reprezentativă. să fie omogenă, să fie ferită de contaminări sau alterări şi să 
aibe masă su ricientă. 

Proba reprezentativă este, în conformitate cu definiţia J.U.P.A.C . (Uniunea 
Internaţională de Chimie Pură şi Aplicată) o porţiune dintr-un material prelevată în aşa 
fel încât să reprezinte materialul. Aceasta înseamnă că proba trebuie să aibă aceeaşi 

compozi\ie chimică ca ~i întregul material analizat. 
Probele se pot afla în oricare dintre cele trei stări de agregare: solidă, lichidă sau 

gazoasă. Starea de agregure a probei influenţează metodele utilizate la prelevare. Astfel 
problema lu ării unei probe dintr-un amestec gazos sau lichid, care prezintă zone de 
inomogenitate datorită mobilitătii sale fizice, se pune în mod diferit fată de prelevarea 
unei porţiuni dintr-un amestec solid, stabil. Este foarte dificil de luat o probă 

reprezentativă sau medie din aerul atmosferic unde intervin tot felul de curenţi laterali, 
ascendenţi sau descendenţi şi unde compoziţia poate varia cu stratificarea sau/şi 

temperatura; sau din apa râurilor, mărilor şi oceanelor unde compoziţia variază foarte 
mult cu clima, cu stratificaţia, cu sursele de alimentare şi cu posibilităţile aleatorii de 
poluare. În aceste situaţii, în locul prelevurii unei probe reprezentative sau medii se 
preferă efectuarea unui număr imens de analize (şi aici un rol important revine 

3 
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c111tonrnli7itrii ) pc probe prelevate din locuri ~1 în condiţii diferite c;i p1C'7C'ntaien 

1 c111 ltatclm ca vn lnri nwdii :ile dctenninărilnr. 
Pc de alli"\ parte. pentru analiza unui material solid, cu compoziţie- st:ihilă. luarea 

unei probe reprezentative este prefernhilă ~i obligatorie. Astfel, dintr-un 11wfcrinl solid 
statinnnr friabil sn11 dur (minereu aflat, de exemplu, într-un vagon, rn hnldii s::iu 
7.ăcăm!lnt) sau în 1nişcare (pe o hanJă transportoare), cu o masă ce varia1ă de la câteva 
tone pnnă la milioane de terne şi alcătuit din fragmente (friabile sau dure) cu dimensiuni 
si tuate între 10-2 mm - I 111 se poate lua o probă reprezentativă de ordinul a câtorva 
grame. Obtincrea acestei probe este rezultatul repetării unei succesiuni de open1\ii fizice şi 
anume: concasare (rnăruntirc), omogenizare, cuartare, măcinare şi poate dura chiar hmi 
de zile. 

Omo,:e11izarea probd. Proba de ana li zat este omogenă dacă compoziţia chimidî 
este aceea~i în to:-lle punctele ei materiale. Omogenizarea rezultă prin fărâmitarea, 

măcinarea ~i mojarnrea repetată în concasoare, mori speciale sau în dispozii-ive de oţel sau 
aga t. Ex islă ~i situaţii în cm e omogenizarea prin mojararc nu este posihilă. Acesta este 
cazul probelor de nisip aurifer, unde acest tip de omogenizare nu este indicat fiindcă 

pepitele de aur nu se sforn1ă ci se aplatizează, în acelaşi timp având loc şi stratificarea lor, 
datorită masei speririce mari a acestorn. Din această cauziî, pentru am1liza chimică a 
aurului se utilizează probe solide cu masa de 50 - 100 g cărora li se aplică tehnica clasică 
docimazică. · 

!'tllicinarea finii a probei. Înainte de dizolvare proba solidă trebuie mojarntă foarte 
·in. astrei îndH particulele re7,ultatc să aibc dimensiuni care să Ic permită trecerea prin site 

de o\cl cu 10 1 ochiuri pe ccntin1ct111l pnlrat. ;\ceastă conditie este ncccsmă pentrn că 
fac ilit ează un contact cât mai intim între particulele probe şi agentul dizolvant care 
permite trecerea probei în fază lichidă. Totodată, a:ja cum s-a mai arătiil, măcinarea fină 

contribu ie şi la omogenizarea probei. 

Cr111oaşlerea istoricull:fi probei. Aceasta trebuie realizată înaintea începerii 
pregătirii prnbci pentru analiză şi include dale despre luarea probei, transportul la 
lahoral()r ~i conservarea ei în vcucrea analizei. Este necesar ca proba să fie înso(ită <le o 
rhă de prelevare care s;i c(1n\i11ă: materialul, locul, dala luării probei, numărul acesteia. 
numele operatorului şi condiţiile de prelevare. transport şi conservare. 

Cu excepţia eşantioanelor solit.le greu solubile, în probele lichiuc sau gazoase este 
ideal ca analitul (analitii) să poată fi Jctcnninat imediat. În realitate, î11ti-c prelevarea şi 
analiza acestm probe se sc,urge o perioadă de timp, suficientă pentru alterarea 
concentraţiei sau naturii analitului datorită unor pier<leri fizice (volatilizare, adsnrptie pe 
pere0i vasului) sau chimice (oxiJo - reducere). Ultimul caz face necesară stabilizarea 
analitului în probă cu diferi\i agenţi chi,nici. Ca exemple se pol aminti stabilizarea 
anionulu i s ull\iră (S 2

- ) în probe de apă prin adăugarea de acetat de zinc sau de cadmiu, a 
glucozei în sringe cu florură de sodiu, a dioxidului de sulf în probe de aer prin harbotarea 
în snhl\ii de hidroxizi akalini. 

Dacă Jin accaslu fi~u de prelevare rezultă cu proba nu este, dintr-un motiv sau nitul, 
aptă pentru a f i luată în analiză se renunlă la începerea procesului analitic. 
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Cantitatea de probă. Proba trebuie sit fie în cantitate su ficienH'i pentru a permite 
ana liza . Masa probelor varii1zu în f"unctie de fe lu I invesliga\ic i la rnre sunt supuse. Dacii 
pen tru analiza ch imică masa probcf()r solide es te de ordinul grnmelor, penim testări 

tehnologice aceasta pn.1te fi de ordinul k ilogramelor sau al tonelor. 
În nfa ră de fe lul analizei, masa probei depinde ~i de o serie de alti factori cum 

sunt: dimensi unea rragmente lor componente, cantita tea procentuală de analit anată în 
material, eroarea conven i tă adm i să în ana l i ză ~i masa specifică a materialului. În plus, 
masa probei se amplifică ţ i nând cont şi de faptul că trebuiesc păstrate duplicate ale probei 
pentru a solu\iona evenlu:de litig ii care pot apărea între piîrţi, după anali ză . 

Pregătirea probei pentru 11u1swY1rea mwlitului. În general, pentru efectuarea 
analizei .nu se folose~te întreaga prohă pre l evată ci numai o parte din aceasta, măsurată cu 
mare precizie. Astfel, partea folos i tă din probele gazoase sau lichide este măsurată în 
unită ti de volum, iar din probele so liue, în unitilti de masă. Mărimea acestei părţi este 
conuitionată de gradu I de precizie ~i de acurateţe cu care se efectuează determinarea şi, 
implicit, de cantitatea de annlit din probe. 

Să luăm exemplul deterrninilrii analiţilor anorganici dintr-o probă solidă. Din ea se 
iau în analiză părţi cu masa cuprinsă între 0.5 - 1,0 g Acestea se usucă la J 05 - 11 O °C 
pentru eliminarea umidită\ii ~i. dacă este ca7,ul. se calcinează la 400 - 700 °C pentru 
îndepurtarca substanţelor organice. Ultima operaţie se poate realiza şi prin mineralizarea 
probei la cald, cu aci1,i minerali ({)bi~nuit un amestec de acid sulfuric şi acid azotic). 

Cu excepţia metodelor nedestructive. marca majoritate a metodelor chimice şi 

instrumentale de anali1.ă se .iplică nnalitului at"lat în fază lichidă ~i de aceea prohele solide 
trebuiesc aduse în soluţie, dizolvate. În funcţie Jc natura analitului, sau probei în 
ansamblu, dizolvarea se poate fc1cc cu ap:.î, solu(ii diluate de acizi. solutii concentrate de 
acizi (mai rar baze) la rece sau la cald. În uncie cazuri trebuiesc ulilizate metode mai 
energice cum este torirea cu fonJan\i bazici sau acizi, rcduditori sau oxidanti ~i sulf'uranti 
(vezi secţiunea 6.2.4). 

În multe situaţii este necesar ca analitul să fie separat de elemente interferente sau, 
mai ge11eral, de ma1rice. Există dit'eritc tehnici care duc la realizarea separării cum ar fi 
distjlarea. dializa, precipitarea sau cxt.raqia cu solve~\i organici. În acelaşi scop se poate 
folosi şi mascarea chimică a componentelor jcnanle. 

Atât pregătirea probei cât ~i analiza chimică propriu-zisă necesită reactivi şi solvenţi 
cu grad înalt de puritate, soluţii cu caracteristici fizico - chimie bine determinate (pH, 
soluţii tampon, soluţii etalon). De aceea alegerea şi pregătirea acestora trebuie făcută cu 
multă grijă. 

1.2.3. T RECERJ~A ANALITULUI ÎNTR-O FORMĂ MĂSUlU BILĂ 

La soluţia analitului, separat J e interferente. se adaugă un reactiv chimic auccvat ~i. 
în urma re~1ctiei dintre cele Jouă specii. rezultă un compus caracterizat printr-o 
proprietate rnăsurnbilă (masă, culoare, potenţial , :;; ... 1.) car~ c'-le func(ic llc concentrnti;i 
analitului: 
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P = f(C) ( 1. I ) 

Deci. în procesul de trecere a irnalitului în fomrn măsurahirn trebui{" srt se acorde 
atentia cuvenită reactivilor şi reacţiilor chimice. Pentrn a fi utilizaţi în an:tli7.a chimică, 
reactivii trehuie să înueplincască o scrie ue condiţii, printre care amintirn : sn fie puri, 
stabili, selectivi şi sensibili şi să corn.Jucă la reacţii practic totale din care să rezulte 
compuşi uşor sesizabi li prin culoare, solubilitate, slllbă disociere (vezi capitolele 2 şi 3). 
Ca şi în cazul reactivilor chimici, reacţiile chimice utilizate în chimia analitică trebuie să 
îndeplinească condiţiile: să fie simple, -să decurgă cu viteză mare, să fie totale, să fie 
sensibile şi selective, să aibe un mecanism cunoscut şi să conducă la compuşi uşor 
sesizabili (vezi capitolele 2 şi 4). În marea lor majnritate, reacţiile chimice utilizate în 
d1imiu analitică sunt echilibre chimice cc se prouuc în soluţii, aşa cum sunt: cchilibre]e de 
oxiuo - reducere, echil ibrele de complexare ş i echilibrele de precipitare (vezi secţiunea 
2.2 şi capilolcle 4, 5 şi 6). 

1.2.4. MĂSlJRAHEA COMJ'ONENTlJLlll 

Măsurarea componentului, sau mai precis a unei proprietăţi a acestuia (masă, 

culoare, potential. etc.). este mai imp<)rtantă în analiza cantitativă. În cazul analizei 
calitative se unn~re~te numni efectul irnc<liat observabil cu ochiul liber al reacţiei , de 
ex emplu aparitia unui precipitat, compus colorat sau degajarea ue gaze. 

Tahdul l. I. Clasificarea analizelor chimice în funcţie Je cantitatea de probă ş1 cea a 
airnli1.ul11i continut în aceasta. 

Tipul de Cantitatea de probă Cantitatea de 
analiză g l cm· analit dozat 
Macroanaliza > ]() I >5 > .10 4 

Semirnicrnanaliza w-2_ ,oi 5xl(Y-2 
-- 5 1 o 5 

Micrnanaliza Hr·1 
- 10-2 < Sx 10-2 * 1 o ·0 

Ullramicroanaliza < 1()-l - < 10-6 

* nn volum de prohii mai mic de 0,05 cm~ este <liricii de preleva!. 

l 

Pentru ueterminarea cantitativă a analitului se pot utiliza metode vuriate (funcţie de 
natura probei) ue la cele mai simple pf111ă la cele ma~ complexe. ln alegerea unei metode 
de analiză se iau în consiucrare o scrie Jc factori Jintre cure amintim: simplitatea, 
sensibilitatea, selectivitatea, acurateţea ~i precizia, prc\ul de cost ~i rapiditatea. Alte 
criterii sunt ~i cantitatea de probă avută la dispozitic, precum ~i concentrn\ia estimată de 
annlit din probă, nwjoriî (> I % ), 111inoriî (O, I - J ,O%) sau Îll urme ( < 0, 1 % ). În func(ie 
<le aceste criterii analiza chimică se clasil'ică în macro--, semi- micro-, micro- ş i 

ultramicroanaliză. Această clasificare es te prezentată în tabelul 1.1. Natura componentului 
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de J ctcrmi rwt co11di\io11en7.:Î nkgerca nwtodei de :rna li 7iî . clasicii .' }HI instn1111c11taHI, ~i A 

i11s tru111enttilu i de mitsu r:1. 

t.1etodele d iimice (clasic") de analiză sunt met,,de re lati v simple. precise ş i care nu 
neccsitiî o Hf)Hntl.ur:1 soristicaHL Dezavant:~ju l hu· princ ipal este fa ptul că sunt laborioase. 
Astre i. cea nwi veche. dar şi cea mai pr<..~cisă metodă ch imică de analiză cn nt it ativă este 
metoda gravimPtriră. /\ ceasta se bazea ză pe separC'H anal itul11i de matrice prin precipitare. 
Compusul g reu solu bi l ce se formează se filtrează , se spa l ă . se u sucă, se c::i lcinează până la 
rrn1 să const n11tri (c alc i nări ~i dkiri rei1etatc) ş i se n Î ntlire\<ite 1. Aceste opern tii arată di. deşi 
mcl(lda grav imetrică est e cea ma i sim plă şi cea ma i precisă, ea este foarte laborirn1să şi de 
lungri Jurntii. 

Din punct de vedere al preciziei , pe Incu l do i se cl asează metoda tit,-imetricd de 
analizil. T itr imetria se hazează pe mli.rnmrea volumului de reactiv (litrant) necesar într-o 
reactie stncchiomctric ti cu analitul. 

Deşi ambe le nu aproximat iv aceea şi precizie, de ordinu I zecimilor de procent, totuşi 
titrimetria es te mai simpW şi implică un timp de lucru mai scurt comparativ cu metoda 
gravimetrică. Ambe le metode chimice se aplică cu rezultate bune în analiza 
componenlilor m:1jori. şi. în unele cazuri, chiar minori. 

Metodele i11slr11111e11talr tf,, nnafizli se b~ze11zri pe mf1surarea unei proprieta/i .fizice 
(electrice sau 011tice) a annli111!11i sau a u1111i compus ce con\ine analitul. Dintre cele mai 
importante metode instrumentale amintim: metodele electrometrice (potertiometria, 
polarografia), spectrometria de absorbtie şi emisie moleculară (vizibil, ultraviolet, 
infraroşu, fluorescentă), spectrometria de absmhtic şi emisie atomică. spectrometria de 
emisie moleculară, spectrometria de raze X şi spectrometria de masă. 

Tabelul 1.2. Parametrii can1cteristici pentru gravimetrie, cromatografie şi voltametrie. 

~ Scnsihilitate Precizie Selectivitate Durata Preţ 
Domeniul 

principal de 
(mol 1.,- 1

) (%) n1rnlizei de cost utili7.are a 

Gravimetrie 10- 1 - 10-2 O, I slab- • V 

scăzut anorganic mica 
moderată 

Cromatografie 10-3 - 10-9 2 - 5 bună 
mică- moderat- organic 

moderată ridicat 

Voltametrie 10-3 - 10-9 2-5 bună moderată moderat anorganic 
şi organic 

Comparativ cu metodele gravimetrice 1~i volumetrice (titrimetrie), metodele 
moderne de analiză (instrumentale) sunt ma i sens ibile, determină concentraţii foarte mici 

1 
iz.ravimctri e: R,·c,vi.f = greututc. metrvn ::: ml!s ur ă, gr. 
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de analil. şi necesită cantităti mai mici de probă. Ele sunt, în general, mai rapide !ji mai 
cnmode (puţin laborioase) dar şi mai costisitoare decât metodele clasice. Metodele 
instrumentale se pot aplica direct la determinarea analiţilor minori sau 111 urme ( < I O<, g). 
În tabelul 1.2 sunt prezentaţi, comparativ, câtiva parametrH caracteristici pentru o metodă 
Je analiză clasică şi două instrument.ale, cromatografie şi voltametrie. 

1.2.5. CALCULAREA REZULTATELOR ŞI JNTRRPRETAREA LOR 

După determinarea concentraţiei analitului, într-o fracţiune a soluţiei probei, 
aceasta se raportează ]a întreaga probă. Rezultatul se poate prezenta în valori absolute sau 
în valori relative. Frecvent se utilizează prezentarea concentraţiei anaJituJui în probă, în 
valori relative (%) sau în părti per milion, (ppm). Pentru o corectitudine mai mare a 
rezultatului, anu liza unui constituent dintr-un materia] se efectuează în trei sau mai multe 
fracţiuni din probă şi rezultatul se prezintă ca valoare medie a determiniirilor, calculându­
se, de obicei, şi abaterea standard. 

S-a arătat până aici complexitatea procesului analitic, care cuprinde mai multe etape 
şi foarte multe operaţii chimice. AceaRtfl înseamnă di, analistul trebuie s~ aibe o bună 
pregătire profesională, o experienţă îndelungată în activitatea de laborator şi o 
conştiinciozitate deosebită în efectuarea analizei chimice. Fiecare dintre etapele şi 
operaţiile procesului analitic trebuiesc efectuate cât mai corect astfel încât rezultatul 
analizei chimice să se apropie cât mai mult de valoarea reală a determinării, adică să se 
respecte două condiţii de bază ale rezultatului analitic, acurateţea şi precizia. Un rol 
important trebuie să se acorde concordantei dintre rezultatul obţinut, în urma analizei, şi 
scopul propus iniţial. 
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2. REACŢII ŞI REACTIVI ANALITICI 

2.1. SoLUTii 

.Majoritatea reacţiilor chimfoe folosite în chimia analiticii au loc t11 fazit lichidl 
(soluţie). Acest fapt presupune ca atât reactivii analitici cât şi probele de analizat sit se 
găseasdl sub forml de soluţie. 

Soluţiile sunt amestecuri omogene (lichide, soHde sau gazoase) formate din două 
sau mai multe substanţe întte care nu există interacţii chimice. Substat1ţa cu pondere 
majoritară poartă nuinele de solvent sau dizolvant, iar cea minbritarl (ceh, minoritare) de 
solut sau dizolvat. ln cadrul chimiei analitice, cele mai importante sunt soluţiUe lichide 
obtinute prin dizolvarea substanţelor în apă sau într-un solvent organic polar (alcool, 
acetonă) sau nepolar (hexan, benzen). 

2.1.1. FORMELE DE RXISTRN't'Ă ALE sotUTULUI îN SOLUŢIE 

Dizolvarea unei substanţe într-un solvent pur este, în general, un fenomen· fizic de 
trecere a solutului, · ia nivel · molecular sau ionic, în masa solventului. Acest piuces 
urmează unor interacţii de haturli electrostatică (ion-dipol, dipol-dipol, legllturi de 
hidrogen, legături de tip van der Waals, etc.) între particulele de solut ş~ cele a]e 
solventului. Substanţa dizolvată în solventul pur nu îşi modificti r1atura chimică. Dup~ 
îndepărtarea solventului se obţine substanţa iniţialii. 

· Dizolvarea substanţelor (solide sau lichide), într„un solvent pur, este efectul a cel 
puţin două procese fizice. Unul de disociere a solutului şi a solventului în ioni sau 
molecule libere+ i~t altul de solvatare ( de hidratare atunci dind solventul este apă) a 
ionilor şi moleculelor so lutului . cu moleculele solventului. Ambele · procese decurg 
simultah şi se influenţeazil reciproc. Primul proces este endoterm, iar cel de-al doilea 
exoterm. Pentru ca o substanţă să se dizolve într-un anumit solvent trebuie ca energia de 
solvatare să fie mai mare decât energia de disociere a solutului în ioni sau molecule 
libere. 

Solvatarea piwticulclor so)utului de cittre moleculele solventului este procesul cel 
mai important al dlzolvlrii. Ba este dependentă atât de natura substanţei care se dizolvl 
(structură, raze ionice, sarcini'i electrică, etc.) cât şi de natura solventului. Natura solutului 
şi a solventului determină nu numai _intensitatea, dar şi tipul interacţiilor între particulele 
solutului şi moleculele solventului. 

Astfel, între dizolvaţii ionici sau moleculari (mai mult sau mai puţin polari, 
hidrofili) şi solvenţii polari (apă, alcooli) au loc+ în procesul dizolvării, interacţiuni de tip 
ion-dip.ol, dipol-dipol sau formarea de legături de hidrogen rezultând ioni sau molecule 
solvatate (hidratate). 

Bchilibrul de dizolvare-cristalizare pentru substanţele solide ionice (anorganice ~i 
organice) se poate scrie sub forma generală: 

9 
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M+A- + 
s.ubslanlt'\ solidfl 

ionic~ 

(i+j)S 
soJvenl polar 

dizolvare 

cristalizare 
MSt + Asj-

ioni solvataţi prin interacţiuni 
ion - dipol 

iar pentru cele moleculare (cu caracter slab polar) astfel: 

MA 
substanţll. sotidtl 

slab polarii 

dizolvare + (i+j)S ._, ,,,___,!!:::;, 
I. t la cristalizare so ven po r 

molecuUl solvatatil 
interacţiuni dipol - dipol 

MSt + Asj­
ioni solvataţi prin 

interacţiuni ion - dipol 

(2.)) 

(2.2) 

O parte din moleculele solvatate interacţionează , În continuare, cu solventul polar 
disociind În ioni solvatati (hidratati). 

Dizolvarea substanţelor organice este foarte variată datorită complexităţii structurii 
şi a compoziţiei moleculelor. Moleculele substanţelor organice sunt formate, în general, 
dintr-o parte hidrofobă (scheletul organic hidrocarbonat) şi o parte hidrofilă (funcţiuni 
organice polare). Ca urmare substanţele organice se găsesc sub formă de molecule 
asociate atât prin forte van der Waals (intre părţile hidrofobe) cât şi prin legiUuri de 
hidrogen sau alte forte electrostatice (între părţile hidrofile). Pentru dizolvarea lor, 
solventul trebuie să fie capabil să desfacă această asociere şi să . solvateze moleculele 
eliberate. Cum forţele de solvatare, determinante pentru solubilitate, se stabilesc 
preferenţial între grupe ue atomi cu structură asemănătoare din moleculele solutului şi 
solventului, rezultă că solubilitata substanţelor organice este determinatfl de caracterul 
predominant hidrofil sau hidrofob al solutului şi al solventului (vezi secţiunea 2.3.5.1) . 

. Astfel, substantele organice nepolare (cu molecule mari şi caracter hidrofob) se vor 
dizolva numai în solventi nepolari (hexan, heptan, benzen, CCL., CS2) datorită solvatării 
lor prin forte van der Waals. În schimb, alcooli inferiori se dizolvă uşor În apă (datorită 
posibilităţii formării legăturilor de hidrogen). 

Solubilizarea substanţelor în solventul pur este însoţită într-un grad variabil şi de 
procese chimice. Acesţea sunt efectul caracterului slab acido - bazic manifestat de solut şi 

"' I I l I . '" s<;J,lvent (vezi secţiunea 3.7). 
1 

· 
"1!r · Apa ,este µn solvent polar şi are, di,n punct de v~dgr~ • acido--Ba:Hc~1

f caracter 

amfotef,~ş,a · , ~NP.1 ,·Ş-a , arătat , ş;, conform ~~p,/ibrel~t i ~~;,9. şt l?:i1(_?p~ ;t~fni.ea~~ cu 
particulele solutului, în procesul dizolvării, toni (molec~le) hictratat1: 'Ea îi{ ă, întt'-o 
măsură, dependentă de car~cterul acido-bazic al soI~

1
tulu'i, ' interacţioneaz~ ·_·ct.id'i nii 

• •• <;>•• I I (Jl ,f' I li• ,J 
substantei conform ~Rl,lilj~r\Ji\l{ rrr~): . . '. . , I ,, j; I!' ·~ ,,:· '· . 'Ic, ,,. ·I 

: .. · ••,.,.ii J1 f_,,1i;!i11 ·J, 11·,•Hnl,, . ·, , 
· · c:l chzolvarc 1' 1,,u, .i .lr '•ţlj li 

M+A- + H20 . r MOH + HA ' Ct3) . 
I I"'. ·, , f • . , ~ , . f : 1. . , cn&la tzarc 

.· , -· 1 11,,'. I, 1'1 1, t JJl!IOI ; )I ll 11')'!11.J .fdl,; 11.JI! ;, 1 , •1 ' 11) ~:• 
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şi solutia re1.ulttttă prezintiî. în nnele Cfl7.11ri, un caracter slah acid sau hazic. De exemplu; 
solutiile apoase Jc NH„CI ~i CI llCOONn au un caracter slah acid, respectiv slah hazic. 

În afară <le natura soh1tulqi şi a solventu lui, dizolvarea substanţelor depinde de o 
serie de factori fizici (c11m ar fi lempernturn sa11 mărimea cristalelor solutu lui) şi chimici 
care pot conduce la transformarea solutului iniţial într-o specie ma i uşor soluhilă (pH- ul 
solventului, procese rcdox, complexare, etc., vezi secţiu nile 6.2.2 şi 6.2.3). 

2.1.2. CLASIFICAl~EA Sl/HSTANTELOR ÎN FUNCTJE DR SOLUllJLITATR 

Soluhililatea unei suhstanţe într-un solvent este definită de cantitatea maximă de 
substanţă ·care se dizolvă într-un anumit volum de solvent, Ja o temperatură dată. Ea 
reprezjntă , practic, concentraţia solu ţ i ei saturate şi se exprimă, de regu]ă, în moli de solut 
dizolvat într-un lilrn soluţie. 

În funcţie ele solubilitate, în sol ventul pur şi la o anumită temperatură, substanţele 
se clasifică în: 
• substanţe uşnr solubile, cu o solubilitate mai mare de 10- 1 mol L- 1

• Toate sărurile 
metalelor alcaline şi nle amoniacului, precum şi azotaţii tuturor metalelor sunt uşor 
solubile în ttpă. Sărurile <lin această clasă sunt folosite, în majoritatea cazurilor, ca reactivi 
analitici numai dacă îndeplinesc şi celelalte condiţii cernte de un reactiv analitic. Aceste 
săruri sunt, însă, puţin solubile în solven\i organici. 
• substanţe de solubilitate medie, cu o solubilitate cuprinsă între 1o-4-10-1 mol L _,. 
Dintre aceste substanţe amintim: CaSO4 , PbSO4 , SrCrO4 şi AgNO2• 

• substanţe greu solubile, cu o solubilitate mai mică de 10-5 mol L _,. Din această clasă 
amintim: BaSO4 , ZnS, Fe(OH)J, BaCO1 , complecşi interni ai ionilor metalici cu reactivi 
organici, etc. 

Deoarece solubilitatea depinde şi de natura solventului, aceeaşi substanţă poate fi 
greu solubilă într-un solvent, dar uşor solubilă în altul. De exemplu, dimetilglioxima, 
oxina, acidul rnbeanic sunt greu solubi1e în apă, dar pot fi bine dizolvate în alcool etilic. 
La fel, se poate spune că o substanţă este greu solubilă în apă dar solubilă în soluţia 
apoasă a unui agent chimic. Dizolvarea are loc, în acest caz, în urma unor reacţii chimice. 
Un exemplu îl constituie aducerea în soluţie apoasă a substanţelor anorganice greu 
solubile prin transformarea lor chimică în alte specii uşor solubile. Se pot utiliza în acest 
scop soluţii de acizi, de baze, agenţi complexanţi sau dezagregarea termică (topire, vezi 
secţiunea 6.2.4). Astfel, ZnS, BaCO1, AgCl şi AliO3, greu solubile în apă, se dizolvă uşor 
în soluţii acide, bazice sau prin topire, când rezultă specii solubile, conform reacţiilor: 

ZnS + 2HCI = ZnC1 2 + H2S (ii.l) 

BaCO3 + 2HC1 = BaCl2 ~ CO2 + H2O (ii.2) 

. AgCl + 2NH3 = [Ag(NH3)iJ+ cr (ii.3) 

A12O3 + 6KHSO4 ·= A12(SO4)3 + 3K2SO4 + 3H2O (ii.4) 
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2.1.3. ELECTROLl"l"I ~• NFELECTROLITI 

Disocierea electrolitică este procesul de punere în libertate, de către anumite 
substanţe, a ionilor într-un mediu ioni7.ant (în soluţie sau topitură). Aceasta are loc în 
timpul dizolvării substanţelor în solvenţi polari, ionii rezultaţi fiind solvata\i (hidrntati): 

(2.4) 

Disocierea electrolitică depinde de natura solutului precum şi de caracterul ionizant 
al solventului. Punerea în evidentă a disocierii e1ectrolitice se face cu ajutorul curentului 
electric, deoarece în soluţie, sau în topitură, acesta este transportat de ioni. 
Conductibilitatea electrică a soluţiilor depinde de concentraţia şi de formele de existentă 
ale solutului în solutie. 

Substanţele care conduc curentul electric în soluţie sau în topitură se numesc 
electroliţi. Electrolitii se găsesc în soluţie sub formă de ioni a d1ror concentraţie depinde 
de natura lor şi a solventului. Cantitativ, prezenţa ionilor în soluţiile de electroliţi este 
exprimată prin gradul de disociere ( a) al electrolitului sau prin constanta de disociere 
(Kd). 

Gradul de disociere este definit prin raportul dintre numărul de molecule disociate 
(N') şi numărul total de molecule dizolvate (N) sau prin raportul dintre concentraţia 
substantei disociate (c') şi concentraţia iniţială de substanţă dizolvată (c): 

N' C 
a - - - - unde O<a~ 1 

N c' 

sau, exprimat în procente: 

N' c' 
a%= - xlOO - - xlOO, unde O< a%~ 100% 

N C 

Echilibrul de disociere (2.4) este caracterizat de constanta de disociere, Kd: 

(2.5) 

(2.6) 

(2.7) 

Cu cât constanta de disociere a unei substanţe este mai mare cu atât ea este mai disociată. 
Între gradul de disociere şi constanta de ~isociere există o relaţie simplă: 

(2.8) 
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l I . d . . 
cum c ""' - , re atia evme: 

V 

(2.8') 

numită legea diluţiei lui Ostwald. 
În functie de gradul de disociere şi de constanta de disociere, electroliţii se clasifică 

în: 
• electroliţi tari, pentm care a > 0,3 sau Kct > l. Din această categorie fac parte acizii 
tari (l--IC104, HCI, H2S04, HN03), bazele tari (KOH, NaOH) şi sămrile solubile. cu 
excepţia HgC12 şi Hg(SCN)z. 
• electroliţi tle tărie medie, pentru care 0,05 < a < 0,3 sau 10-3 < ~ < l.Din această 
categorie fac parte acizii, bazele şi complecşii de tărie medie, cu solubilităţi sau stabilităţi 
medii (H3P04, H3As04, FeSCN2+). 
• electroliţi slabi. pentru care a < 0,05 sau Kd < 10-3

• De exemplu acizii slabi 
(CH3COOH, l-hS), bazele slabe (NH3 , amine), ionii complecşi (ICu(NH3) 4 ]

2
\ 1'F~F6 f1

- ) 

şi majoritatea solventilor (H20, alcooli, etc.). 
Substanţele care nu conduc curentul e lectric în soluţie sau în topitură se numesc 

neelectroliţi. Ele se găsesc în solutie sub formă de molecule mai mult sau mai puţin 
solvatatc, în functie de natura şi caracterul hidrofil sau hidrofob al lor şi al solventului 
utilizat la dizolvare. 

2.1.4. CONCENTRATIA SOJ,UTIIJ,OR 

Solutiile, în functie de continutul de substantă dizolvată, pot fi: soluţii saturate, 
nesaturate, concentrate sau diluate. Solutiile saturate sunt acele solutii în ca.re s-a dizolvat 
cantitatea maximă de solut, la o anumită temperatură şi care sunt în contact cu substanta 
nedizolvată. Concentraţia lor este egală cu solubilitatea solutului în solventul respectiv, 
pentru temperatura dată. 

În chimia analitică concentraţia soluţiilor se exprimă în procente, normalitate sau 
molaritate. 
• Soluţiile procentuale (p %) sunt soluţiile care conţin p grame de solul în 100 g 
soluţie. Dacă se cunoaşte masa de substanţă dizolvată (md) şi masa de solvent (ms), 
concentraţia proceptuală se calculează cu ajutorul formulei: 

md 
p % = -----"- X 1,00 (2.9) 

mu +ms 

Solutiile procentuale sunt caracterizate atât prin concentratia cât ~i prin Jensitatea soluţiei. 
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• Solu(iile molare şi normale sunt solti\iile ce conţin un anumit număr de moli, 
rcspcc1 iv echivalenti--gram. de so lut într-un litru t.le soluţie. Molaritatea, respectiv 
noi nutlita lca, unei soluţii se calculea7ă cu ajutorul relaţiilor (2. 1 O) ş i (2.11 ): 

G G 
m=- sau n ... - (2.10) 

E E 

m= 
md 

sau 11 ... 
md 

(2.1 I) 
MxV ExV 

unde: m este molaritatea şi n normalitatea soluţiei; 
M,E reprezintă masa moleculară, respectiv echivalentul-gram al solutului; 
m0 este masa de substanţă (g) dizolvată în volumul c.Je soluţie V (în litri); 
G reprezintă masa de substanţă (g) dizolvată într-un litru de soluţie. 

• Co11ce11tra(iaform11/ari1 sau formularitatea reprezintă numărul de mase formulare de 
substanţă dizt1lvată într-un litru de soluţie. S-a introdus noţiunea de .formular penttu a 
evita existenta unor inadvertente la uti lizarea concentraţiei molare, în special pentru 
elcctrolitii tari, care, în solutie, sunt disoc i aţi în ioni. De exemplu , se spune că la 
dizolvarea unui mol de NaCI într-un litru de soluţie se obţine o soluţie de concentraţie I 
molar. În realitate, clorura de sodiu există în solutie ca ioni de Na+ şi cr hidrataţi şi nu de 
molecule. Din acest motiv se consideră că este mai corect să se folosească termenul de 
cm1ce11trafie.f<mnulan'1 În locul celei molare . 

• 
2.1.5 AtTIVITATEA SOLUTIJLOI{ NAU CONCENTIUTIA ACTIVĂ 

, Plu\iilc concentrate Je electroliţi tari (conţin un număr mare de ioni în unitatea de 
volum) prezintă o ~cric de abateri de la legile soluţiilor foarte diluate (ideale), iar vitezele 
uc reacţie Jintrc clectrnl iti nu sunt direct proporţionale cu concentratia lor. Toate a~este 
anrnmilii se datorează. în special interacţiilor puternice de natură electrostatică între ionii 
rcz,ultati din disocierea tuturor suhstan\clor dizolvate în solventul 1:espectiv. În aceste 
soluţii distan\a dintre ioni este mică şi ei se influenţează reciproc mu lt mai puternic decât 
în cele foarte diluate. Din cauza atracţiei electrostatice fiecare ion se înconjoară cu ioni de 
semn contrar formând aşa-numitele agregate ionice (nori ionici). Să luăm exemplul unui 
electrolit tare MA. În solutie apoasă concentrată, ionii M+ şi A- vor forma , prin 
înconjurarea lor de către ionii de semn contrar, agregate ionice de tipul: 
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Agregate.le ionice au masil şi volum ma, mare decât ionii simpli hidratati. Ele se 
dcplase:iză mai lent în sol11tie dedH i(mii liberi şi vitezele renctiilor în care sunt implin1ti 
vor fi , de asemenea, mai mici. Comportamentul elcctrolitilor din aceste soluţii indică o 
concentn:itie mai mică decât cea reală. Astfel, concentrntia ci - şi F~+ într-o soluţie de l--lCI 
O, I M este de 0.1 ioni-g L - 1

• Însă ionii <le CI şi H+ participă la reacţii chimice ca şi cum 
conccntrntia lor ar fi de fapt 0,08 ioni--g L - l. Concentratia cu care ionii participă efect.iv 
la reacţii chimice se nume~te activitate sau conceutrafie activă. Ea se exprimă în ioni-g 
L- 1

, iar ecuatia (2.12) exprimă relaţia existentă între activitate şi concentraţia r~ală: 

a= f XC 

unJe: a reprezintă activitatea soluţiei (mol L- 1 
); 

ceste concentrat ia analitică (mol L „1 
); 

feste factorul de activitate. 

(2.12) 

Factorul de activitate este o mririme subunitară (O < f s: 1) şi reprezintă starea 
termodinamică a substantei dizolvate în solu\ie sau, mai simplu spus, abaterea 
comportării soluţiei reale de la -idealitate (legile solutiilor ideale). Valoarea lui depinde de 
tăria ionică a solutiei, ,.,,: 

(2. J 3) 

unde c1 şi Zi reprezintă concentra\ia şi sarcina unui ion i. 
Tăria ionică reprezintă suma tuturor interacţiilor de natură electrostatică a tuturor 

ionilor din soluţie. Ea este legată de factorul de activitate prin relaţiile Debye-Hiickel 
pentru electroliţii binarj: 

- lg fi = 0,505 zf ,/;; µ < O, 005 

2# 
- lg fi ... o,505 zi r; 0,005 <µ < 0,02 

l + 'Vµ 

2 ,J; 
-Igfi ""o,so5 zi r; 0,02 < µ < 0,25 

1 + B-vµ 

(2. 14) 

(2.15) 

(2.16) 

unde: fi, ci şi Zi reprezintă factorul de activitate, concentraţia şi sarcina unui ion i; 

d reprezintă distanţa dintre ionii din soluţie (Â); 

B = 
5

0, ~ = O, J3, în care E-constanta dielectrică şi T-temperatura (K). 
(r1)2 . . 
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Din rcla(ia (2.1 11 ), care mai poate fi scrisn şi suh forma: 

- O ,5fl.'i 7,f 11 f. ""' I() I ,J!' 
' 

(2.14') 

se observă că în ca1,ul soluţiilor concentrate . unde tăria ionică este mare factornl de 
activitate va fi mic . În soluţiile dil1.1ate cflnd Hiria ionică tinde spre zero ( p - 0). factorul 
de activitate tinde către unitate ~i deci, activitatea va fi egală cu concentraţia reală a 
soluţiei. Această sittrnţie se referă la soluţiile de electroliţi slabi precum ~i la soluţiile 

foarte diluate de electroliţi 1ari. 
Factorul de activitate al unui singur ion nu se poate determina experimental 

deoarece, în soluti::1 de electrolit, există şi ionul de semn contrar. Din acest motiv în 
calcule se folosesc coeficienţii medii de activitate: 

(2. I 7) 

(2.18) 

unde Z(+) şi Z<··) sunt sarcinile cationului şi anionului. 
În soluţiile ce nu aceeaşi tărie ionică. µ, ionii suhstantelor au factori de activitate 

diferi\i, în funcţie de sarcina lor. Acest fapt rezultă şi <lin ecuaţia (2.19): 

- lg fM 7, = O, 505ZT .Jµ = const zf /µ (2. 19) 

În tabelul 2.1 sunt date valorile factorilor de activitate pentru ioni aflaţi în diferite 
stări de oxidare în funcţie de tăria ionică a soluţiilor. Se observă că factorii de activitate 
variază invers proporţional cu starea <le oxidare, la o tărie ionică constantă. 

Tabelul 2.1. Valorile factorilor de activitate ale cationilor în funcţie de tăria ionică a 
so1u\iilor. 

Tăria ionică Ion monovalent. Ion divalent. Ion trivalent Ion tetravalent 
a soluţiei (u) M+ M2+ MJ+ M4+ 

o 1,000 1,000 1,000 1,000 
I 0-.1 0,950 0,860 0,710 0,540 
10-2 0,880 0,640 0,370 0.170 
10-1 0,740 0,310 0,060 0,008 

Tări,i ionică influenţea ză mult desfăşurarea reacţiilor analitice care decurg între 
electroliti i tari la concentraţii relativ ridicate. Pentru diminuarea acestor efecte se re-
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comandă ca determinările să se fac(! la ti'irie ionică constantă. Aceasta se realizcn7.ă prin 
adăugarea în mec.liu I <le reacţie a unei cant itrt ti mari ( ele I 0- 100 ori mai mare decât 
conccntratia reactantilor) de electrolit i11difere11t (ci nu interferă în rC'actia analitică 

studiată). 

Exemplu de calcul: O soluţie ce contine un amestec de Ah(S0,1)J 51 KNOl de 

concentraţie I O ~ M, are tăria ionică: 

µ ... ½[(c/\i3• X )2 +csoJ- X 2
2

)+(Ci(• X 1
2 

+cNOj X 1
2

)] 

',t = ~ (2x 10-·1 
X 32 + 3x 1()-

1 
X 22 + 10-1 

X .1
2 + 10-1 

X 12
) ... 3,2x Hr2 

iar factorii de activitate ai iernilor din soluţie vor fi: 

-lgf/\J" =0,505x 32 ~=0,491; f/\ 1}, ...-.0,318; a/\1J. ,.,,f/\1."- c/\
1
J~ 

-lgfso;- =0,505x 2
2

-/î"t=0,218; fso,f- =0,620; aso~ -- =fso~- cs(~ -

-lgfK' =0,505x 12 *=0.055; fK. =0,902; aK. =fK. CK. 

- lg f~o - = O, 505 x 12 .j;;, = O, 055; t~o- ... O, 902; aN<r .... fN(r cNo-
·' ·' ·' 3 3 

2.2 ECHll ,IBRE CHIMICE 

2.2.1. CONSTANTE l>E ECHILIBRU 

Între reactanţii şi produşii unei reacţii chimice se stabileşte un echilibru dinamic şi, 
în general reversibil, de tipul: 

VJ 
mA + nB ·-==- pC + rD (2.20) 

Mărimea ce caracterizează starea de echilibm poartă numele de constantă de 
echilibru . Expi·esia matematică a constantei <le echilibru se determină termodinamic sau 
cinetic. Cinetic, constanta de echilibru se determină din vitezele celor două reacţii opuse 
(v 1 şi v2) ale căror valori Jepiml de conc;entraţiile (activitătile) substantelor ce 
reacţionează: 

(2 .21) 
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(2.22) 

La timpul t = O, viteza reacţiei dintre componentii A şi 8 (v1), este maximă, iar cea a 
reacţiei inverse, dintre componenţii C şi D (v2), este zero. În continuare cele do~•ă viteze 
variază până când ele devin egale, atingând valoarea de echilibrn Vela timpul te. ln figura 
2.1 se prezintă variaţia vitezelor de reacţie în functie de timp. 

V 

-- ---- ··•··- - .. -· ·-· .. .. -- .. ► 
o t 

e t 

Fig. 2.1. Variaţia vitezelor <le reacţie în functie de timp. 

Din egalarea ecuutiilnr (2.21) ~i (2.22) se determină constanta de echilibru, Kc, în funcţie 
de concentraţiile de echilibru ale reactanţilor şi produşilor: 

(2.23) 

(2.24) 

Expresia constantei de echilibru mai poartă numele de legea acţiunii maselor sau 
legea lui Guldberg şi l\1aage. Aceasta este importantă nu numai pentru caracterizarea 
stării <le echilibru a unei rcactii chimice ci ~i pentru înţelegerea fenomenului de deplasare 
a echilibrului chimic ca efect ul modificării ynor parametrii chimico- fizici ai sistemului 
(principiul lui Le Chatelier). Echilibrul chimic este dependent, în general, de 
te,npcratură. presiune ~i Je conccntra\ia speciilor participante. Echilibrele care au loc în 
solutii lichide (fază lichidă omogenă) nu sunt sensibil influentate de presiune. Dacă se 
mentine temperatura constantă , echilibrul devine dependent numai <le concentraţie. În 
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cazul reacţiilor ce decurg în soluţii concentrnte ş,, m special , între elcctrolitii tari, 
expresia constantei <le echilibru trehuie scrisă ca funcţie de activităţile substantelor ce 
reacţionează. Ea poartă denumirea de constantă lermodinamicd <le eclrili/11·11 (K-r) şi 

depinde numai de temperatură, prin intermediu I factorilor de activitnte (vezi relat ia 2.16): 

(2.25) 

Se observă. că între constnntele <le echilibru descrise de expresiile (2.24) şi (2.25), la o 
temperatură datu , există re latia: 

(2.26) 

În cazul în care reactiile au loc în solu\ii diluate, tăria ionică a soluţiei tinde către 
zero, iar factorii de activitate către unitate ~i deci K-r va fi egală cu Kc. 
Pentru ca un echilibru să fie deplasat spre dreapta (favorizarea reacţiei directe şi a 
formării produşilor C ~i D), valoare constantei de echilibru trebuie să fie mare. 'Teoretic, 
se poate considera că o transformare cantitativă are loc atunci când reactanţii (care iniţial 
se găsesc în cantităti stoechiometrice) se transformă în proporţie de 99 % în conjugaţii 
lor. 

2.2.2. REA(Tll CHIMICE TOTALE 

R~actiile ireve~·sibile sunt reacţiile care decurg practic într-un singur sens. Este 
posibil ca şi ele să fie reacţii de echilibru, dar acesta este deplasat atât de mult în sensu] 
produşilor de reacţie, încât concentraţia reactanţilor la momentul le se află sub limita de 
detecţie a mijloacele analitice actuale. Pentru chimia analitică prezintă o importanţă 

deosebită reacţiile ale căror echilibre sunt mult deplasate în sensul obţinerii unor compuşi 
cu proprietăţi fizico-chimice caracteristice şi uşor perceptibile. 

Reacţiile chimice ale căror echilibre sunt deplasate într-un anumit sens mai mult de 
98 - 99 % sau au constante de echilibru mai mari de 104 sunt considerate reacţii totale. 

Practic, reacţiile totale sunt reactii de echilibru în care unul din produşi este 
eliminat din sistem sub formă de gaz, precipitat sau compus nedisociat. Astfel, reacţiile: 

CaC03 + 2HCI ~► CaC12 + C02 + H20 (ii.5) 

BaCl2. + H2S04 =► BaS04 + 2HC1 (ii.6) 

AgCl + 2KCN =► K[Ag(CNh] + KCI (ii.7) 
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NaOH + HCI (ii.8) 

sunt considerate totale deoarece C02 este gazos ta temperatura camerei, BaS04 este 
insolubil. iar produşii f Ag(CN)z r şi H20 sunt electroliţi slabi, nedhmciati. 

2.2.3. REACTII CHIMICE PARTIALE 

Reacţiile chimice ce au constante de echilibru mal mici de 104 se consideră reacţii 
parţiale. Utilizarea lor în chimia analitică este condiţionată de uşurinţa cu care echilibrul 
lor chimic poate fi deplasat în semml dorit prin modificarea unor parametrii de reacţie 
(temperatură, concentraţia rectivHor, pH-ul şi constanta dielectrică a mediului de reacţie). 
De exemplu la determinarea ionului de Pb2

+ şi de Co2
+ cu H2S04 şi respectiv KSCN, 

reacţiile devin cantitative (sinonim cu totale) în prezenţa unui exce~ de reactiv şi prin 
adăugarea de alcool sau acetonă: 

Pb2+ H SO + · 2~ 4(exces) 

Co
2+ + 4KSCN(exccs) 

.,!!coo~ PbS04ţ + 2H+ 

a~lo'!,L K2[Co(SCN)4] + 2K+ 

(ii.9) 

(ii.1 O) 

O altă cale de deplasare a echilibrelor chimice este aceea de participare a produşilor 
reacţiilor parţiale la reactii secundare totale. A~tfel, echilibrul: 

se poate deplasa cantitativ spre dreapta atât prin adăugarea de exces de dicromat de 
potasiu, cât şi prin conversia acidului clorhidric într-un acid mai slab, de exemplu acid 
acetic: 

(ii.12) 

În cazul reacţiei pat1iale de obţinere a H2S din tioacetamidă: 
l 

(ii.13) 

echilibrul se poate deplasa spre dreapta dacă! NH3 sau H2S participă la reacţii secundare 
( de exemplu, cu ionii de Zn2+şi de Al3+, când se obţin ZnS şi Al(OH)3, precipitate greu 
solubile). 
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Aceste tehnici de deplasare a echilibre]or într-un anumit sens sunt utilizate mult în 
chimia analitică pentru mărirea selectivităţii şi sensibilităţii reacţiilor analitice (vezi 
secţiunile 2.5.2 şi 2.6.2). 

2.2.4. CLASIFICAREA ECHILIBRELOR CHIMICE 

Echilibrele chimice pot avea loc în fază omogenă (într-o singură fază: solidă, 
lichidă sau gazoasă) sau în fază eterogenă (la interfaţa a cel puţin două faze distincte: 
solid-lichid, solid-gaz, lichid-gaz sau lichid-lichid, atunci când cele două Jichide au 
naturi diferite şi nu sunt miscibile). 

În funcţie de tipul reacţiilor pe care le caracterizează, echilibrele chimice se 
clasifică în: 
• echilibre cu schimb de protoni (acido-bazice); 
• echilibre cu schimb de electroni (redox); 
• echilibre cu schimb de ioni sau molecule (complexare); 
• echilibre de dizolvare-precipitare; 
• echilibre de reparâţie sau distribuţie. 

Studiul analitic al fiecărui echilibru, individual sau în prezenta celorlalte, are ca 
scop esenţial îmbunătăţirea caracteristicilor reactivilor şi reacţiilor analitice, în special a 
selectivităţii şi sensibilităţii metodelor de analiză chimică. · · 

2.3. REACTIVI ANALITICI 

2.3.1. DEFINIREA REACTIVILOR ANALITICI 

Substanţele anorganice şi organice cunoscute care formează cu componenţii 

necunos_cuţi, din proba de analizat, compuşi stabi1i, cu proprietăţi fizico-chimice 
caracteristice şi uşor de sesizat (măsurat), poartă numele de reactivi analitici. De 
exemplu, dacă la adăugarea de KSCN unei soluţii oarecare aceasta se colorează în roşu, se 
poate presupune că soluţia conţine ioni de fier, Fe3

+, iar KSCN este un reactiv analitic. 
Reacţia ce are loc este: 

Fe3+ + 3KSCN = 3K+ + Fe(SCN)J 
compus solubil roşu 

(ii.14) 

Compuşii anorganici şi organici utilizaţi în scopul realizării condiţiilor optime de 
desfăşurare a reacţiilor chimice (separarea unor substanţe, complexarea sau mascarea unor 
ioni, dizolvarea selectivă, menţinerea pH-ului la o valoare dată) pot fi consideraţi,- de 
asemenea, ca fiind reactivi analitici, deşi aceştia nu participă direct la reacţia de 
determinare a analitului. În multe cazuri însă, accla~i reactiv este utilizat atât la 
determinarea analitică cât şi pentru realizarea mediului optim de reacţie. Astfel, 
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amoniacul poate fi folosit pentru identificarea ionului de Cu2+, sub forma de tetraamina 
de cupru. de culoare albastră. În acelaşi timp NH3 ajută la separarea ionilor de Fe3+, Al3

+, 

care precipită sub formă de hidroxizi greu solubili, de ionii Cu2+, Zn2+, C<.12 +, Co2+, Ni2
+ 

cu care formează amine solubile de tipul [M(NH3) 4 ]2+. 
Un alt exemplu îl constituie acidul oxalic folosit atât Ia determinarea ionului Ca2

+ (sub 
formă de oxalat greu solubil), cât şi ca agent de mascare (complexare) a ionului Fe3+. 

Din aceste motive, se consideră, în general, ca fiind reactivi analitici toate 
substanţele anorganice şi organice folosite în chimia analitică. 

2.3.2. REACTIVI ANORGANICI 

Substanţele anorganice, acizii, bazele şi sărurile simple sau complexe (în special 
cele ale metalelor alcaline şi de amoniu), uşor solubile în apă şi care sunt folosite în 
scopuri analitice sunt considerate reactivi anorganici. 

Reactivii anorganici se găsesc, în soluţii apoase, în ce1e mai multe cazuri sub fonttă 
de ioni hidrataţi. Reacţiile analitice dintre aceştia şi substanţele de determinat decurg cu 
viteză mai mare decât cele cu reactivi organici. Produşii de reacţie sunt săruri simple sau 
complexe, solubile sau greu solubile, colorate sau incolore. 
De exemplu, )a determinarea ionilor de 'Ba2+, 1-, Co2

+, Fe3+ şi Cu2+ se folosesc ca reactivi 
anorganici H2SO4 , AgNO3 , K2[Hg(SCN)4], NaOH şi respectiv NH3 • Reacţiile ce au Joc şi 
produşii acestora sunt: 

Ba2+ + H2SO4 = 2H+ + BaSO4 
precipitat alb 

1- + AgNO3 = NO3- + Agl 
precipitat gîUbui 

Co2+ + K2[Hg(SCN)4] = 2K+ + Co[Hg(SCN)4] 
precipitat albastru 

Fe3+ + 3NaOH = 3Na+ + Fe(OHh 
precipitat roşu-brun 

= 1 [Cu(NH 3)4] 2+ 
complex cationic solubil, albastru 

2.3.3. REACTIVI ORGANICI 

I 

(ii.15) 

(ii.16) 

(ii.17) 

(ii.18) 

(ii.19) 

Reactivii organici sunt substanţe organice ce conţin grefate pe molecula lor una sau 
mai multe grupări funcţionale capabile să reacţioneze cu ionii metalici. Grupările 
functionale pot avea caracter acid (-COOH, -SO3H, -AsO3H2 , -SH, -OH etc.) şi/sau 
caracter bazic (donoare de electroni cum sunt: -NH2, >NH, >C=O, -:N=N:-, =:N- în 
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heterocicluri). Aceste grupe sunt legate de un radical hidrocarbonat, in general aromat. 
Grupările functionale singulare sau asociate (aflate în poziţii apropiate) care reacţionează 
cu ionii metalici se numesc grupări analitice reactive. 

Unele grupări cu caracter acid pot apare ca urmare a rearanjării tautomere a 
moleculei reactivului organic, ce au 1oc în urma dizolvării. Tautomeria este o formă de 
izomerie şi anume tranziţia intramoleculară a unui proton (H+) între doi homoatomi (de 
exemplu C-+C) sau heteroatomi (de exemplu N-S) cu deplasarea concomitentă a unei 
duble legături. Cele două forme tautomere se găsesc în echilibru dinamic, de reguU1 
numai una dintre acestea reacţionând mai uşor, sau specific, cu ionii de analizat. 
Exemplele următoare arată câteva moduri de apariţie a grupărilor funcţionale acide 
datorită tautomeriei: 
- transferul unui proton de la un atom de carbon la unul de oxigen cu obţinerea unui 
echilibru ceto-enolic: 

R-~-CH2-~-R --
0 O 

R-C=CH-C-R 
OH b 

(ii.20) 

{3-dicetone ~eto-alcooli 

(ii.21) 

fonna cetonică 
acid picrolonic 

forma alcoolic~ 

- transferul unui proton de la atomul de azot la cel de sulf cu apariţia unei grupări tiolice 
'(-SH): '. 

forma tiocetonic~ 

ditizona 

S=C-NH 
I 2 

S=C-NH2 ---

/NN-0 
HS-C~ iur-\. 

N-N~ 

forma tiolic~ 

HS-C=NH 
I 

Hs-c=NH 
forma amino-tiocet~nidi forma imino-tiolicli 

acid rubeanic 
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,....NH2 
S=C 

'NH2 

forma diamino-tiocetonidl 

tiouree 

NH 
HS-C: 

' NH2 

forma amino, imino-tiolid 

(ii.24) 

- transferul unui proton între doi atomi de oxigen cu apariţia echilibrului alcool-cetoni1: 

NO (XrOH N-OH 

W o 
I 

a-nitrozo-~-naftol a-ox im-fl--naftalenona 

- transferul unui proton de la un atom de oxigen la unul de azot: 

dimetilg]ioxima (DMG) 

o 
CHl-C=~ . I 
CHJ-C=N-OH 

oxid de 2-oxim-butan- 3-imina 

(ii.25) 

(ii.26) 

Grupările acide, mai mult sau mai puţin disociate, participă la reacţii prin 
substituirea H+ cu un ion metalic. Datorită dubletelor electronice libere pe care le posedă, 
grupările bazice formează legături covalent coordinative cu ionul analizat. 

. Reactivii organici mai pot avea grefate pe scheletul hidrocarbonat şi alte funcţiuni 
(organice sau anorganice) care nu au caracter analitic reactiv, dar prin efecte inductive 
atrăgătoare (-N02, -X, -S03H) sau respingătoare de electroni (-CH3, -C2H5, ----C,H5) 

pot creşte activitatea grupărilor analitice reactive. Aceste grupări se numesc grupări 
analitice activante. Ele au, în general, un efect pozitiv asupra stabilităţii complecşilor 
rezultaţi din reacţiile analitice. In cazul în( care aceste grupări sunt voluminoase şi se 
găsesc în poziţii adiacente grupărilor reactive, gmpările analitice activante contribuie la 
mărirea selectivităţii şi sensibilităţii reactivilor prin efectul de condiţionare sterică (vezi 
secţiunea 2.6.2). 
Grupările activante, prin caracterul lor hidrofil sau hidrofob, influenţează şi solubilitatea 
reactivilor şi a produşilor de reacţie. 

I 

Toate cele expuse se pot exemplifica pe reactivul analitic studiat şi aplicat cel mai 
mult în chimia analitică, 8-hidroxichinolina (oxina) şi pc derivaţii ei, acidul 7 - imlo---8-
hidroxkhinolin-5-sulfonic (ferona) şi 2-R-8-hidroxichinolina (unde R poate fi -CH:i, -
C2H~, -C6Hs, etc.). 
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5 4 

oxma 
(8-hidroxi chinolina) 

S03H 

· ferona 
(acidul 7- iodo-8- hidroxichinolin­

-5-sulfonic) 

2. Rf:ACTII ST Rf.:ACTIYI ANM.11'1CI 

2-R--0xina 
(2- R- 8-hidmxi chinolina) 

Gmparea analitică reactivă, formată din funcţiunea acidă (-OH) şi ·din atomul de N 
chinolinic (ca~acter bazic), reacţionează cu ionii metalici, Mn+, formând complecşi interni 
de tipul: 

neutrii, de culoare slab galbenă, greu solubili în apă dar solubili în solvenţi organici. 
Substituţia hidrogenului din poziţiile 5 şi 7 cu grupări activante atrăgătoare de 

electroni (-SOJH şi - 1), micşorând densitatea electronică pe atomul de oxigen, va 
produce o labilizare a legăturii 0-H şi deci creşte caracterul acid al grupării fenoHce. 
Funcţiunea sulfonică poate, de asemenea, influenţa pozitiv caracterul hidrofil al 
reactivului. Astfel, în cazul reacţiei feronei cu Fe3+ atât reactivul cât şi produsul de reacţie 
sunt solubile: 

complex intern solubil, verde 

Substituentul -R, situat în imediata vecinătate a azotului, fiind un rest 
hidrocarbonat are caracter respingător de electroni. Prin aceasta el măreşte densitatea 
electronică pe atomul de N chinolinic, crescând astfel bazicitatea acestuia şi 
disponibilitatea .de a forma legături covalent coordinative cu ionii metalici. Prezenţa unui 
rest alchil sau aril va creşte totodată şi hidrofobicitatea reactivului, astfel încât atât acesta 
cât şi produşii săi de reactie vor deveni mai puţin solubili în apă decât oxina şi complecşii 
ei cu cationi metalici. ! 

Există şi cazuri în care, deşi gruparea activantă influenţează pozitiv activitatea 
reactivilor, stabilitatea complecşilor formaţi este redusă datorită impedimentelor sterice 
induse de aceasta (vezi şi secţiunea 2.6.2). 
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2.3.4. CLASIFICARl<;A RRACTIVILOR OIH1ANICJ 

În functie de natura gmpări)or analitice reactive reactivii organici se pot clasificu 
În: reactivi cu grupări acide, bazice sau mixte, coloranţi organici bazici, reactivi cu 
caracter redox şi reactivi de sinteză. · 

2.3.4.1. Reactivi organici ce conţin numai grupări reactive âcide 

Ei pot fi reprezentaţi generic R-AH, unde -AH reprezintă o grupate acidă cum at 
fi: --COOH, -SO:lH, -AsO:lH2 • -OH, -SH. Aceşti reactivi, în formă acidă sau de sare (cu 
ioni ai metalelor alcaline) hidrosolubilă, reacţioneazii cu ionii metalelor grele prin 
substituirea H+ (sau, de exemplu, Na+) formând compuşi greu solubiH În apă. Astfel de 
exemple sunt acizii oxalic, tartric, benzoic, fenilarsonic, picro]onic, tartrazina, flavazina 
L sau dipicril amina. Reactivii organici acizi reacţionează conform reacţiilor: 

Ca2+ 

zr02+ + 

acid oxalic precipitat alb 

precipitat galben 

Q-As03H2 ~ 2W + Q-A~>rO 
acid f enilarsonic precipitat g~ben 

= yOO(ZrOOH) 

JH+ + Î=~-o-SOJ(ZrOOH) 
Hy-Cc

0 
!-N~ 

~ · 
SOJ(ZrOOH) 

precipitat galben-portocaliu 
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N02 02N 
dipicrih1rnina 

2. 1mt1cr11 SI Rl~ACT/\11 ANM .ITICI 

N02 02N 
prccipih1t roşu-portocaliu 

(ii.31) 

Protonul (H+) din molecula dipicrilaminei poate fi uşor substituit de ionii K+, 
NH4 +, Rb+, Cs+, şi aceasta datorită efectului inductiv atrăgător de electroni al grupărilor 
nitro de pe cele două nuclee aromatice. 

2.3.4.2. Reactivi organici ce conţin numai grupări reactive bazice 

Aceşti reactivi formează cu ionii metalici combinaţii complexe chelate, cationice, 
prin legături covalent coordinative. Combinaţiile obtinute sunt solubile în apă, majoritatea 
fiind intens colorate. 

Ionii de Cu 2
+ şi Pe2 reacţionează cu etil endiumina. a,a'-dipiridilul sau o­

fenantrolina formând combinatii de tipul: 

Cu 2+ + 2 
H„C-NH„ 

- I -
H2C-NH2 

ctilcnJiamina 

Fe2+ + 3 ![)______O -­
N N 

a,a '-dipiridil 

Fe 

1 
complex soluhil roşu 

2+ 

(ii.32) 

(ii.33) 

2.3.4.3. Reactivi organici ce conţ.in grupări reactive mixte (acide şi bazice) 

Reactivii de acest tip formează combinaţii complexe interne cu cationii analizati 
prin legături covalent coordinative şi ionice. Acestea sunt neutre, intens colorate, greu 
solubile în apă dar solubile în solventi organici. Din aceast11 clasă fac parte reactivii cei 
mai frecvent utilizati în chimia analitică cum şunt oxina, a - nit,:ozo- ~-nafto1u1, acidul 
rubeanic, ditizona, dimetil-glioxima. Tot aici întâlnim colorantii organici azoici (- N=N- ) 
ce conţin grupări acide (-OH) ca magnezonii, piridil-a10- rcLorcina (PAR) ş i altii. În 
soluţie ace~li reactivi suferă un proces de tautomerizarc ( vezi scctiunea 2.3 .3) . în general 
numai una Jintre formele tautomere prezcnt:1nd importantfl ana litid: 
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CH -C=N-OH - 2H+ 
N,2+ + 2 3 J.. --

CHrc=N-OH 

dimetilglioxima 
(DMG) 

(ii.34) 

complex greu solubil roşu 

Stabilitatea mare a complexului Ni(DMG)i se datorează şi legăturior 
intramoleculare de hidrogen formate. 

Alte exemple sunt reacţiile acidului rubeanic şi a a-nitrozo-f3-naftolului cu ionul 
de Co2+: 

Co2+ + 2 
S=C-NH2 -2H+ ~c~:-yJH I " 

S=C-NH2 ~ is 
Co 

(ii.35) 

acid ruhcanic precipitat brun 

NO c&7/3 
Co2++ 

roOH -H+ 
(ii.36) 

a-nitrozo-j3-naftol precipitat roşu 

Compuşii ce conţin grupări puternic polare (-SO3H, sulfoni]) sunt solubili în apă: 

Co2+ + dOH ---
H03S S03H 

,dr_°Jc~ 
HO3S SO3H (ii.37) 

acidul nilrozo R complex soluhil, roşu 

2.3.4.4. Reactivi organici cu caracter oxido-reducător 

Din această clasă fac parte: acidul oxalic, acidul ascorbic, hidrochinona, benzidina, 
difenilamina şi alte substanţe organice cu c.;aracter oxidant sau reducător. Echilibrele 
redox ce au loc sunt influentate de pH-ul mediului de reacţie: 

(ii.38) 

28 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



2. RRACŢII SI RRACTIVI A.NAUTICI 

H2N-Q-0-NH2 

benzidina 

Ho-Q-oH 
hidrochinona 

-----
-----

HN=Q=ONH + 2H+ + 2e­

alhastru de ben7.idin/:I 

şi sunt folosite la determinarea componenţilor cu caracter redox. 

2.3.4.5. Coloranţi organici bazici 

(ii.39) 

(ii.40) 

Coloranţii organici bazici sunt baze organice colorate, uşor solubile în apă, ce 
conţin în moleculă atomi de azot, sulf sau oxigen. Ei formeazii compuşi de asociere ionică 
cu anionii cu volum mare, compuşi ce se pot extrage în solvenţi organici. Dintre 
coloranţii organici bazici amintim verdele Malachit, pironina G şi rodamina B: 

verde malachit 

pironina G 

rodamina B 

Anionii voluminoşi ce se pot asocia cu coloranţii bazici sunt de tipul [MX.n+ir, 
unde X este un halogen iar M un cation metalic (Au3

+, Sb5
+, In3+, Ga3

+, TI3+, etc.) sau pot 
fi anioni obişnuiţi (Mno4-, ClO4-). Un exemplu este complexul de asociere ionică format 
de rodamina B_ cu anionul [GaCLd - sau [SbC16]-: 

0-COOH 
+ 
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colorat în roşu ~i care se extrage într-un amestec de solventi organici (benzen+eter etilic). 

2.3.4.6. Reactivi organici de sinteză 

Sunt reactivi organki care reacţionează cu substanţele de analizat (NO2-, H2S, 
NH3) obţinându-se produşi de sinteză ce sunt folosiţi Ja determinarea calitativă şi 

cantitativă a ana1iţilor respec6vi. Astfel, acidul sulfanilic şi a-naftilamfoa formează cu 
ionu] No2- un colorant azoic (roşu); p-dimetilanilina formează cu H2S albastru de 
metilen; fenolu] în mediu bazic, în prezenţa NaCIO, formează cu NH3 indofenol; p­
dimetil-aminobenzaldehicla formează cu ureea un compus de tip bază Schiff: 

HO1S-0-NH2 + I-INO2 

aciu sulfanilic 

a-naftil ;imina 

sare de dhmmiu 

HO s-ON=NsNH J - 2 

~ /2 
colorant azoic, roşu 

Reacţia este sensibilă şi selectivă pentru ionul azotit (No2--). 

NI-12 

2 Q + H2S 

N(CH 3h 
rr.-dimclilamino anilina 

o 
fenol 

◊o 
N(CHJh 

p-di,nctilamino 
hcnzaklchida 

+ 

alhasln.t de metilen 

o o 
NCI 

+ ren~ o=O=N-Q-oH 
- HCl1 

indof cnol, ;ilhastru în mediul bazic 

urce hc1"1 i:\ Schiff, gc1lhcni:î 
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l~:.e,âdh„'H a:Flta.Utie-i se pot caracteriza prin solubilitate, puritate, stahilitnte, 
sel~tHv•ltate ş,i se:rts,ib.i,i'ita-te. 

Reactivii a-na,litki se folosesc, îh majoritatea cazurilor, sub formă de soluţii. Dir1 
această .ca-u~ă e=i trehu·i s-ă prez.it1te o solubrntate bună în apă sau în alt s;olvent, solubilitate 
te trebule. -,mentinittă şi ln mediul de reacţie. 
· To.tite să,rorflie rne.tale1or nlcaline şi de amoniu sunt solubile în apă şi pot fi utilizate 

drept reactiv1 liinali.tki d.ct-că îndeplinesc şi celelalte conditii. 
. So;}tfhilita.tea teoe-tlvilot (a ,mbs;tanţelor, în genera]) depinde de natura lor şi de 
~te.ea a s,0JvierH1.Hui (vezi sect-iunHe 2.1.1 ş,i 6.2.2). În cazul reactivilor organici mărimea 
i•estuJ.u,i h1d-rocarbomH de;tennlnă caracterul hidrofob, iar natura şi numărul grupărilor 
fttfic:ţJo.nia}te €·ti.1Jid,iitio.rte$Z:.ă tăria camC'terului hidrofil. În funcţie de caracternl predominant 
teactivu1 es1te m'a.'i s,o1ubH în a pă ~au i'ntr~un solvent organic. Astfel, solubilitatea oxinei, n 
tt-ntţr,Qzt>-~,_hâftohtlui şi a alizarinei, în apă, este mai mică decât a derivaţilor lor 
su1fonaţi: 

9) 
S03H 

a,ddnl 8-hidroxi~ 
~chinoHn-5-sttlfonic 

alizarina 

NO 
~OH 

~ 

a-nitrozo-(3~nafl.ol 

OH co HO S SO H 3 .1 

acidul l-nitro1.0-
-2-hidroxi-naftr.lcn-

-3,6-disulfonic 

S03H 

alizarina S 

În sohJmb. hJdroso]ubilitatea reactivului 2-R--0xină (R fiind un rest alchil) este mai 
ttttcit decfi.t a oxi.he.i. 

Solubilitattea uriei substanţe într-un solvent depinde de capacitatea solventului <le a 
desface legătu~îie electrostatiGe dintre particulele solutului şi de a forma icmi sau molecule 
solvata.te; g„il c.ons1tatat, practic, că substanţel~ se dizolvă în solvenţi ce au o natură 
asemltflătoare tu a lor. Apa, de exemplu, fiind polară şi având caracter amfot~r acido­
bazic, dizolvă mai bine compuşii ionici. Solvenţii organici nepolari dizolvă substanţe 
hidrofobe, cu tnasă moleculară mure şi structură bazată pe legături covalente. ' 
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Substanţele organice ionice, în special sărurile acizilor carboxili ci -cu metale 
alcaline sunt mai solubile în apă decât acizii înşişi. Un exemplu îl constituie acizii stearic 
şi. paltnitic care sunt puţ-in solubiH în apă pe când sărurile lor de sodiu (disociate practic 
total) ttec uşor în soluţie sub fotm~ de ioni hidrataţi prin legături de tip ion-dipol. 

· Se poate modifica solubilitatea acizilor şi bazelor organice, că caracter hidrofob 
accentuat, prin transformarea lor în produşi ionici, uşor solvatabili, conform echilibrelor 
acido-bazice: 

R-COOH + ll20 _____.!!!:: R-Cbo- + H30+ 

R-NH2 + H30+ ---- R-NH3 + + H20 

(2.27) 

(2.28) 

Reactivii organici cu caracter amfoter, de €Ketnplu oxina (notată HOx) irisolubiHi îrt 
ar,it devltte s9lubilă în tnediu bar.ic şi/sau acid: 

HOx + H30+ ~ H2ox+ + H20 
caracter batic 

Solubilitatea oxinei (S) este dată de suma concentraţiilor formelor acido-bazice în 
care se gliseşte ea în soluţie: 

Dupll substituţia concentraţiilor [Ox-] şi [H2Ox+] din constantele de aciditate Ka şi 1<0 . I 2 

se obţine relaţia solubilităţii oxinei în funcţie de concentraţia ionilor de hidrogen: 

(2.31) 

sau în funcţie de pH: 

(2.32) 

unde: S,. ::: tH6xl este solubilitatea în apă a oxinei iar, pKa - - lg Ka , pKa .... - lgKll_. 
I I 2 -l 

În figura 2.2 este prezentată variaţia solubilităţii reactivilor organici în functie de 
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R-coo­
ox-

~----~-----'------·► 

pH pKa 
1 

Fig. ·2.2. Variatia solubilităţii reactivilor organici în functie de pH-ul soluţiei apoase. 
1: reactivi cu caracter acid; 1-2: reactivi cu caracter amfoter; 2: reactivi cu caracter bazic. 

Se observă că solubilitatea reactivilor organici depinde semnificativ de pl-t-ut 
mediului de reacţie. Din acest motiv. este absolut necesară verificarea solubilităţii 
reactivului la valoarea pH-ului la care se doreşte desfaşurarea dete1minări1or analitice. 

2.3.5.2. Puritatea reactivilor anaJitlcl 

Reactivi analitici trebuie să fie de puritate ridicată (> 99,9 % ) pentru a preveni 
reacţiile secundare ce ar putea avea loc între impurităţi şi analit sau componenţi ai 
matricei. 

Impurităţile existente în reactivii chimici pot proveni din sinteză, din solventii 
utilizaţi sau pot fi produse în urma degradării, în timp sub influenta luminii, temperaturii 
sau a altdr factori, a reactivului însuşi. De exemplu, ditizona se oxidează în timp: 

1/2 d'{ (ii.46) 

Produsul de oxidare nu este solubil în apă şi în soluţie amoniacală, clar este solubil în 
solvenţi organici nepolari (CC14, CHCh, etc.). Dîtizona este insolubilă în apă dar soluhilri 
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în solventi organici nepolari şi în solutii apoase amoniacale, datoritli formei sale 
tautomere tiolice care prezintă caracter slab acid: 

N=N~ 
HS-c' ~ ~N-rr-0 + Ho+ 3 (ii.47) 

Pe cliferenta de solubilitate în soluţii amoniacale se bazează purificarea ditizonei. 
Din soluţie amoniacală ditizona se repreoipită prin adăugare de HCI, şi se extrnge în cei. 
sauCHCh. 

2.3.S.3. Stabilitatea reactivilor analitici 

Reactivii analitici trebuie s11 prezinte o stabilitate bună în timp, atât în stare solidi1 
cât şi în soluţie. Majoritatea reactivi1or îndeplinesc aoeastă condiţie, dar există şi exceptii, 
reactivi care se oxidează, hidrolizează sau se descompun uşor. De exemplu, ion1i metalici 
în stări de oxidare mari (Fe3+, Ti4+, Zr4+) hidrolizează în soluţii apoase şi precipită ît1 
timp sub formă de hidroxizi, iar oei în stare de oxidare inferioară (Fe2

+, Sn2+, etc.) se 
oxidează. 

Carbonatul de amoniu şi tioacetamida în soluţie se descompun, în timp, ţ,rirt 
eliminate de NH3 şi J.{iS: 

~ NH4HCO3 + NH3t 

o 
- H3C-c( . + NH3t + H2S t 

OH 

(i i.48) 

(ii.49) 

Dezavantajul instabilităţii reactivilor în soluţie este eliminat prin folosirea de solu~i 
proaspăt preparate şi prin verificarea calităţii lor înainte de utilizare. 

I 

2.3.S,4. Selectivitatea şl sensibilitatea reactivilor analitici 

Aceste două caracteristici ale reactivilor analitici sunt de o importantă deosebită 
pentru chimia analitică. Ele sunt proprii atât reactivilor cât şi reacţiilor analitice. 

Selectivitatea reprezintă proprîetatea unui reactiv de a reacţiona, cu fonnarea de 
produşi utilizabili în scop analitic, cu un qumăr cât mai restrâns de substanţe. Cu cât 
numănil acesta este mai mic, cu atât reactivul este mai selectiv. El devine specific atund 
când reactionează cu un singur ion. Un astfel de exemplu este reactivul Nessler utilizat 
pentru 1dentificarea şi determinarea ionului de amoniu. · 
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Sensibilitatea reprezintli proprietatea reactivilor de a reacţiona cu cantităţi cât mai 
mici din substanţa de analizat. 

Atât selectivitatea cât şi sensibilitatea depind de natura reactivilor şi a substanţei de 
analizat, precum şi de condiţiile de reacţie (vezi secţiunile 2.5 şi 2.6). 

2.4. R.EACTII ANALITICE 

2.4.1. DE.FINIREA REACTIJLOR ANALITICE 

) 
Reacţiile analitice sunt reacţii chimice ce au loc între substanţa de analizat şi 

reactivii analitici. Pentru ca o reacţie chimică să fie utilizată în scop analitic, ea trebuie să 
îndeplinească următoarele condiţii: 

• să fie totală, adică valoarea constantei sale de echilibru să fie mare (K > 104
) sau 

echilibrul să poată fi uşor deplasat, la modificarea condiţiilor de reacţie, în sensul dorit; 
• proprietăţile fizico-chimice ale produşilor de reacţie să fie caracteristice, bine definite 

şi uşor de sesizat; 
• să decurgă cu viteză mare şi să fie uşor de realizat. 
• să fie sensibilă şi selectivă. 

2.4.2. CLASIFICAREA REACTIILOR ANALITICE 

- În funcţie de modul de efectuare, reacţiile analitice se clasifică în reacţii în solllţie 
(pe cale umedă) şi reacţii pe cale uscată. 
• Reacţii efectuate în soluţie. În acest caz, atât reactivii analitici, cât şi probe]e de 

analizat se găsesc sub formă de soluţie. În categoria reacţiilor în soluţie se încadrează 
cele mai multe şi mai importante reacţii analitice. Studiul lor constituie unul din 
obiectivele de baz11 ale chimiei analitice. 

În funcţie de tipul echilibrelor ce le caracterizează şi de natura produşilor de reactie 
rezultaţi, se întâlnesc reacţii analitice de precipitare-dizolvare, de complexare, redox, 
acido-bazice şi catalitice. 
• Reacţii efectuate pe cale uscată. Reactanţii utilizaţi în efectuarea acestora se găsesc în 

stare solidă. Aceste reacţii au loc la temperaturi ridicate ( 400-800°C) şi sunt folosite 
atât pentru deţerminarea analiţilor cât şt pentru transfonnarea unor substanţe greu 
solubile în forme uşor dizolvabile. 

Drept exemple de utilizare a acestor reacţii se pot aminti: probele preliminare de 
calcinare a substanţei de analizat, obţinerea unor amestecuri de oxizi cu coloraţie specific~ 
(Co(Al02) 2 = albastrul lui Thenard, pentru identificarea At3+ sau Co(Zn02) = verdele 
Riemman, pentru identificarea Zn2+), reacţia hepamlui (pentru identificarea sulfului), 
precum şi reactiile 'de excitare în flacără a cationilor alcalini şi alcaltno-pământoşi. 

Unele determinări se efectuează prin topirea probelor cu fondanţi bazici (Na2C03, 
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NaKC03, KOH) sau acizi (KHS01, K2S20 7) în prezenţa sau absenta suhslantelor 
oxidante. Următoarele exemple arată a!At utilizarea acestor reacţii în scopul i<..lcntificării 
cât şi a solubilizării analitilor: 

C O "KNO 2N CO Lopir~ 2Na2CrO4 + 3KNO2 + 2CO2 r2 1 + .J 3 + a 2 1 -
greu soluhll, soluhil, galhcn 

verde 

M 2K 2N Co 
topire 

nS04 + N01 + a2 1 --► 
soluhil, 

roz 
--► Na2Mn04 + 2KN02 + Na2S04 + 2C02 

soluhil, verde 

A120 3 + 6KHS04 
greu soluhil, 

topi~ AI2(SO4)
3 

+ 3K2SO4 + 3H20 
soluhil, alh 

alb 

(ii.SO) 

(ii.51) 

(ii.52) 

Topirea cu borax sau cu fosfat a unor săruri anorganice în urma căreia se obţin 
perle cu coloraţii specifice cationilor analizaţi se încadrează, de asemenea, în cJasa 
determinărilor pe cale uscată. 

În ultimul timp, dAtorită dezvoltării unor metode mai rapide şi mai puţin laborioase 
de identificare şi aducere în soluţie a compuşilor greu solubili (metode fizico----chimice 
nedestructive, dizolvarea sub presiune, etc.) reacţiile pe cale uscată sunt din ce în ce mai 
puţin folosite. 

2.5. SENSIIULITATEA REACŢIILOR ŞI REACTIVILOR ANALITICI 

2.5.1. DEFINIREA SENSJJllLn'ĂŢII 

. Sensibilitatea unui reactiv analitic este definită de cantitatea minimă de substanţă 
exprimată în µg cm-3 de soluţie ( 1 ~1g = 10-6 g) ce se poate determina (iuentifica) sigur cu 
acesta. Sensibilitatea se mai poate defini şi prin intermediul limitei de recunoaştere 

(identificare, determin.are) şi limitei de dilufie. 

• Limita de recunoaştere reprezintă cantitatea minimă de substanţă (m), exprimată în µg. 
care se poate identifica sigur cu un reactiv, indiferent de volumul de soluţie în care se 
găseşte ana1itu1. 

• Limita de_ diluţie se notează cu D şi este definită fie prin volumul maxim de soluţie (v, 
cm3

) în care se găseşte cantitatea de substanţă determinată, egală cu limita de 
recunoaştere (m), fie prin concentraţia minimă a analitului în soluţie care mai permite 
iqentificarea sa pozitivă cu reactivul analitic. 

Pentru compararea sensibilităţii reacţiilor analitice se consideră volumul V al 
soluţiei , în cm3

, corespunzător unui gram de substanţă de analizat. volum calculat din 
limita dt- determinare m şi limita de diluţie v: 
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106 (µg)x v(cm 3
) 

V e, ------------
(2.33) 

m (µg) 

În aceste condiţii, limita de diluţie se poate defini prin relaţia: 

D.., m .., 106 (µg) = 1(g~ • l:V (2.34) 
V V V 

şi reprezintă volumul maxim de solutie în care se găseşte un gram de analit, care tnai 
poate fi, la această valoare a concentraţiei, determinat sigur cu reactivul respectiv. 

Uniunea Internaţională de Chimie Pură ş.i Aplicată (l.U.P.A.C.) recomandă ca 
sensibilitatea reacţiilor analitice să se exprime printr-un singur parametru şi anume prin 
exponentul de diluţie, pD: 

pD "" - lg D ... lg V (2.35) 

Sensibilitatea este cu atât mai mare (se pot determfoa cantităţi mai mici de 
substanţă) cu cât valoarea exponentului de diluţie, pD, este mai mare. 

Exemplu de calcul: 

a) Ionii de cr. şi Pb2+ se pot determina utilizând reactivii AgN03 şi, respectiv, K2Ct04 • 

sub formă de AgCI şi PbCt-04 • Limitele de recunoaştere sunt m = 0,06 µg cr şi 
m = O, 15 µ.g Pb2

+. Limita de diluţie exprimată în unităţi de volum este, în ambele 

cazuri 0,03 cm3
• 

Limita de diluţie exprimată în unităţi de concentraţie se calculează din: 

m pentru Cl - : D ""2 µgcm- 3 

b • - , obţinându-se valorile 2 3 v pentm Pb + : D - 5 µgem -

Din relaţia (2.33) se calculează V şi, conform relaţiilor (2.34) şi (2.35), limitele de 

diluţie se pot scrie: 

o· ... 1 ' -1:(5x1o5
) sau pD=-5,7(pentruanionulCl-) 

Sx 105 
. 

D-= 
1 

5
-1:(2x105

) sau pD-5,3(pentrucationulPb2+) 
, 2xl0 

Interpretarea acestui rezultat este: AgN03 poate identifica prezenta unui gram de 
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clorură în 500 L soluţie, pe când un gram de Pb2+ poate fi identificat cu K2Cr04 în 200 

L soluţie sau la concentraţia minimă de 2 µg cr cm-3
, respectiv 5 µg Pb2+ cm-3

• 

b) Pentru identificarea ionului· NH/ cu reactivu] Nessler limita de diJuţie este 

D :::i 1 : 1 O 6 , deci un gram de amoniu se mai poate identifica în 103 L soluţie sau la 

o concentraţie minimă de l µg cm-3
• 

2.S.2. FACTORII CARE INFLUENfF.AZĂ SENSIBILITATEA REACŢIILOR ANALITICE 

Sensibilitatea reacţiilor analitice depinde de o serie de factori, cum suht natuta 
reactanţilor, condiţile experimentale, intensitatea proprietăţii produsului rezultat, tehnica 
de efectuare practică a reacţiei, şi alţii. Toţi factorii ce provoacă deplasarea echilibrelor 
reacţiilor chimice (pH, concentraţie, etc.) contribuie şi la modificarea sensibilitătii 
reacţiilor analitice. 

• Natura reactanţilor determină afinitatea acestora şi influenţează poziţia echilibtultd 
chimic al reacţiei analitice. 

De exemplu, pentru determinarea ionului Ag+ se pot folosi reactivii KCl, Kl şi 
K2Cr04 • Dintre aceştia cel mai sensibil este Kl, deoarece 1- are o afinitate mai mare 
pentru Ag+. Acest fapt este susţinut de valorile exponenţilor de diluţie: 

pDK1-6,20>pDKct •5. 70>pDK ct0 ""'5,30 
2 4 

• Influenţa pH-ului. Scăderea pH-ului soluţiei determină, în general, creşterea 
solubilităţii compuşilor greu solubili şi micşorarea stabilităţii combinaţiilor complexe, 
deci un efect negativ asupra sensibilităţii reacţiilor analitice (vezi secţiunile 4.3.2 şi 
6.2.2.2.4). 

Astfel, identificarea ionilor Ba2+ şi K+ cu ajutorul reactiilor: 

2BaC12 + K2Cr201 + H20 

KCl + H 2C4H406 

------- 2BaCr04 + 2KC1 + 2HC1 

KHC4H40 6 + HCI 

' . 

(ii.11) 

(ii.53) 

este influenţată de concentraţia acidului clorhidric. Dacă se neutralizează acidul clor-
hidric, prima reacţie devine mai sensibilă În detrimentul selectivităţii, iar în cea de-a doua 
se formează tartratul neutru de potasiu (K2C4H40 6), solubil. Valoarea optimă a pH-ului 
pentru ca cele două reacţii să atingă o sensibilitate maximă se situează în domeniul 4-5. 

• Influenţa excesului de reactiv. Excesul de reactiv deplasează echilibrul chimic spre 
dreapta şi, În general creşte sensibilitatea reacţiei analitice. 

Un exemplu îl constituie influenta pozitivă a excesului de reactiv asupra identifică­
rii ionilor Pb2+ şi Co2+ cu H2S04 , respectiv cu KSCN: 
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Co2+ + 4KSCN(exces) acetonL 

""" 

PbS04 + 2H+ 
precipitat, alb 

K2[Co(SCN)4] + 2K+ 
complex soluhil, albastru 

(ii.9) 

(ii.10) 

În unele situaţii , chiar dacă excesul de reactiv deplasează echilibrul spre dreapta, 
sensibilitatea reacţiei analitice scade. Este cazul ionului comun complexant: ' 

Hg2+ + 2KI -==~:!!::.· H_gh + 2K+ 
prec1p1tat, 

roşu-portocaliu 

Hgl2 + 2Kl<exces) ---- K2[Hgl4] 
soluhil, incolor 

Acelaşi efect se constată şi în cazul reacţiilor: 

Hgl2 + 2Kl(exces) -- KiHgl4] 
soluhil, incolor 

KIBi14] 
soluhil, portocaliu 

(ii.54) 

(ii.55) 

(ii.56) 

(ii.57) 

• Modificarea co,rstantei dielectrice a mediului de reacţie. La adăugarea în mediul de 
reacţie a unui solvent, miscibil cu apa şi cu o constantă dielectrică mai mică, constanta 
dielectrică a mediului se va micşora. Conform cu relaţia ce descrie forţa de atracţie 
între particule încărcate electric: 

p.,,._e1e2 

E r2 

atracţia între ionii ce formează compusul creşte, acesta devine mai stabil, iar echilibrul 
este deplasat spre dreapta. 

Reacţiile de identificare ale ionilor Pb2+ şi Co2+ cu H2S04 şi KSCN, (ii.9) şi (ii.10); 
devin şi mai sensibile dacă în mediul de reacţie se adaugă alcool şi, respectiv, acetonă. 

• Intensitatea proprietdţii compusului rezultat di,r reacţia a,ralitică. Acesta este un 
factor important în determinarea sensibilităţii reacţiilor analitice. 

De exemplu, ionul Cu2+ fonnează un complex stabil cu atnoniacul, [Cu(NH3) 4}2\ 
intens colorat în albastru, spre deosebire de complexul [Ni(NH3) 4]

2
\ care este slab co1orat 

îtt albastru. Deci amoniacul este un reactiv tnai sensibil pentru ionul Cu2+ decât pentru 
ionul Ni2+. 
• i Ionul Ca2

+ se poate determina prin precivitare cu oxalat de amoniu ~.au cu acid 
p1crolonic: · 

CaC204 + 2NH4+ 
precipitat alb 
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Ca2+ + 

yH3 
t-N_ 
,- N-o-N02 c=c 
~

02 
'OCa/2 

precipitat ga]ben 

(ii.28) 

Ambii produşi sunt greu solubili. dar reacţia ionului de Ca2
+ cu acidul picrolonic are o 

sensibilitate mai mare datorită masei moleculare mari a compusului format. 
Ionul Bi3+ se poate pune în evidenţă cu iodură sub formă de Bil3 sau sub formii de 

complex [Bil4]-, conform reactiilor (ii.56) ~i (ii.57). 
Aceste reacţii sunt mai puţin sensibile. Dacă în echilibru] (ii.57) se adaugil o barll 
organică cu masă moleculară mare (B = cinconină, oxină, etc.) se va obţine un precipitat 
voluminos, de tipul fBil4] -B+, ~i sensibilitatea reactiei creşte. 

• Tehnica de efectuare a reacţiei a11alitice influenţează sensibilitatea în specia! atunci 
când proprietatea măsurabilă a compusului rezultat este determinată insttumentat. 

Un exemplu este cazul determinării ionului Fe3
+ cu ferocianură de potasiu: 

4Fe3+ + 31<.ilFe(CN)6] ~ Fe4fFe(CN)6b + 12K+ (ii.58) 
precipitat alhastru 

Exponenţii de diluţie ai reacţiei efectuate pe hârtia de filtru, în eprubetă şi pe lamela de 
microscop cresc în această ordine: pD11 r = 5,6 < pDcp = 6.0 < pD1m = 6,7. 

• Concentrarea soluţiilor. În cazul solutiilnr foarte diluate, cantitatea de analit fiind atftt 
de mică încât nu poate fi pusă în evidentă cu nici un reactiv, se recomandă concentrarea 
soluţiei de analizat prin diferite metode ca: evaporare, coprecipitare. extracţie cti 
solvenţi, schimb ionic, etc. 

2.6. SELECTIVITATEA REAC'llILOR ŞI REACTlVJLOR ANALITICI 

2.6.1 DEFINIREA SELECfIVITĂTII 

Selectivitatea este una dintre cele mai irhportante caracteristici ale reactivilor şi 
reacţiilor analitice. Ea reprezintă capacitatea unui reactiv de a reacţiona cu un numllr 
restrâns de substanţe aflate într-un amestec multicomponent. Selectivitatea este cu atât 
mai mare cu cât numărul de analiţi puşi în evidentă cu acel reactiv (reacţie) este mai mic 
şi devine maximă atunci când reactivul n;acţionează cu un singur analit. Pe haza 
se]ectivitătii lor, reactivii analitici m~ fost clasificaţi în reactivi de grupă (reacţionează cu 
o grupă mare de ioni), reactivi sel.ectivi (reacţionează cu un număr restrâns de ioni) şi 

reactivi specifici (reacţionează cu un singur ion). 
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Chimia analitică dispune de puţini reactivi specifici, cum este reactivul Nessler, 
utiJizat pentru identificarea NH4 + şi, în anumite condiţii de reacţie, KSCN pentru ionul 
Fe3+, dimetilgloxima pentru ionul Ni2

+. 

2.6.2. FACTORII CE INFLUENTEAZĂ SELECTIVITATEA REACŢIILOR ANALITICE 

Factorii mai importanţi care pot influenţa selectivitatea reactivilor (reacţiilor) 

analitici sunt: afinitatea chimică a reactivului, intensitatea proprietăţii produsului rezultat, 
condiţiile de lucru şi tehnica experimentală utilizată. 

• Afinitatea chimică a reactivului este un factor primar ce influenţează selectivitatea 
unui reactiv. Ea trebuie să fie mare pentru anumiţi ioni şi redusă pentru alţii, sau 
constantele de echilibru ale reacţiilor cu componenţii probei trebuie să fie diferite. 

Exemplu de calcul: O substanţă M se poate determina, în prezenţa altei substanţe M', 

cu reactivul R numai dacă raportul constantelor de echilibm ale reacţiilor: 

M R MR 
[MR] 

+ K~ [M][R] 1,00 % 99,00 % 

M' + R M'R K'= [M'R] 
99,00 ({1, l,00 % [M'][R] 

K [MR ][ M'] 4 este: - = --~---:.?: 1 O la o conversie a substanţei M în produsul MR de 99,00 %, 
K' [M'R][M] 

iar a substanţei M' în M'R <le numai 1,00 %. 

• Intensitatea proprietăţii detectabile a produşilor de reacţie este, ca importantă, al 
doilea factor ce conuitionează selectivitatea. Dacă un reactiv, ca în exemplul de calcul 
anterior, reacţionează cu doi compuşi M ~i M', proprietăţile produşilor MR şi M'R 
trebuie să difere foarte mult. 

De exemplu ionul Fe3
+ se poate identifica în prezenţa ionului Hg2+ cu KSCN, deşi 

ambii ioni reacţionează cu acest reactiv, formând complecşi stabili. Complexul 
[Fe(SCN)0 )

3
- este colorat în roşu, în timp ce !Hg(SCN)4 J

2
- este incolor. De asemenea, 

ionul Cu2
+ se poate detem1ina cu NH .1 în prezenţa ionilor Cd2+ şi Zn2+, cu toate că toti trei 

formează amine solubile (amoniacaţi) stabile. Spre deosebire de amoniacaţii de cadmiu şi 
· zinc, cel de cupru este intens colorat în albastru. ! 

• Starea <le oxidare a ionilor interferenţi. Punerea fo evidentă a ionului Co2
+ în prezenţa 

ionului Fe3+ cu KSCN, a ionului Ni2+ în prezenta ionului Fe2+ cu <limetilglioximă 
(DMG) sau a ionului AlJ+ în prezenţa ionului Cr3+ cu NH3, se realizează numai după 
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reducerea Fe3
+ la Fe2+, oxidarea Fe24 ]a Fe3

+ şi, respectiv, oxidarea Cr1• la Cr0/-, 
conform reacţiilor: 

{ 
Co2+ reducere 

► 
Fe3+ { 

Co2+ 

Fe2+ 

{
Ni

2
+ _o_x_id_ar-te►► { Ni

2
+ 

Fe2+ Fe3+ 

4KSCN 
acetont"" K2[Co(SCN)4_1 + 2K+ 

solubil, albastru 

DMG/NH3 
Ni(DMGh 

precipitat, roşu 
----► 

{
Al3+ 

Cr3+ 

oxidare 
{ 

Al3+ NH +3H O 3, 2 

C10/-
Al(OH)J + 3NH/ 

precipitat, alb 

(ii.59) 

(ii.60) 

(ii.61) 

Ionii de Fe2+, Fe3
+ şi cr0/- rezultaţi nu reactionează cu KSCN, DMG şi respectiv cu 

NH3 şi deci nu mai deranjază identificarea. 

• Mascarea ionilor inter/ erenţi. Mascarea constă în transformarea ionului interferent 
într-o combinaţie complexă foarte stabilă. Concentraţia acestuia, devine foarte midi, 
sub limita de sensibilitate a reactivului utilizat pentru determinare. 

Ca agenţi de mascare se pot utiliza următorii liganzi: P-, C~, C2o/-, Po/-, 
C4H.O/-, EDTA, etc. 
Mascare& se utilizează, de exemplu, la <leten11inarea ionului Co2+ în prezenta ionului Fej+ 
cu KSCN sau a ionului Cd2

+ în prezenta ionului Cu2
+ cu H2S. În aceste situaţii ionul Fe3+ 

se maschează cu F, c20/- sau EDT A, iar Cu2+cu KCN: 

{ 
Co2+ mascare 

Fe3+ 6F- { 
Co2+ 

[FeF6] 3-

{ 
Cd2

+ _m_a_sc_ar-1e_ 

Cu2+ I0CN-
H2S _. 

to 

CdS +4CN­
gaJbcn portocaliu 

(ii.62) 

(ii.63) 

• Modificarea pH-ului mediului de reacţie. Concentraţia protonilor, H+, · influenţeazil 
considerabil echilibrele chimice, solubilitatea compuşilor greu solubili sau stabilitatea 
combinaţiilor complexe. Toate acestea se reflectă asupra selectivităţii reactivilor şi 
reacţiilor analitice. 

Echilibrul: 
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2CrO,t2 + 2H+ ( i i.64) 

este utilizat la determinarea ion11lui Bi' :n prezenţa ionilor Sr2
+ ~i Ca2

+ numai în mediu 
acid (soluţie tampon C liJCOOH- C l-f1COONa), dh1<l echilibrul este deplasat pu(in spre 
dreapta. În aceste conditii com:cntn-qia ionilor CrO,/ este suficientă pentru precipitarea 
buriului sub fonnn. de BnCr04 , dar insuficientă pentru rrccipitarea cromatului <le slron\iu. 
La un pH > 6, echilibrul se va deplasa mai mult spre dre:-ipta. crescând astfel concentraţia 
anionilor cromat, condiţiile J e reacţie uevenind favorabile şi pentru precipitarea Sr2

+ sub 
formă de SrCrO.i . 

De asemenea, ech i Ii hru I: 

S2-\ + (ii.65) 

folosit pentru determinurea ionilor sub forină de sulfuri, devine mai selectiv dacă se 
lucrează la anumite valori ale pi-I- ului. Astfel, la pH < I, echilibml de disoc.iete a H2S 
este deplasat mult spre stângn, concentrat ia ionilor s2

- din soluţie fiind suficientă numai 
pentru precipitarea cationilor din grupa a---IV-a analitică şi insuficientă pentru precipitarea 
cationilor din grnpa a- lll - a analitică. 

• Împiedicarea sterică este o altă posibilitate de mărire a selectivităţii unor reactivi. Ionii 
metalici formeazn combinaţii complexe cu numere de coordinatie ce depind de 
concentraţia de Ugand, dar şi de raportul razelor ion metalic-ligand. Împiedicarea 
sterică este legată, în special, Je mărimea moleculelor reactivilor organici şi de raza 
ionului metalic. 

Un exemplu în acest sens îl constituie reacţiile ionilor Al1
+ şi Fe3

+ ( r At3• < r Fe3•) cu 

oxina (Ox) în care se formează combinaţii complexe interne Je tipul IM(Ox)3], care sunt 
precipitate greu solubile în apă. Creşterea selectivităţii reactivului se poate realiza prin 
substituirea protonului din pozi\ia 2 (adiacentă grupării reactive) cu radicalul metil sau 
fenil (grupări analitice activante). Ionul Al3

+, avânu raza ionică mai mică, poate accepta 
în sfera de coordinare numai două molecule de reactiv cu care formează complexul 
solubil [Al(OxR)2t. Ionul Fe-1+ coon.linează, însă, trei molecule de reactiv, în urma 
reacţiei rezultând un compus greu solubil. 

AJ3+ Os [Al(OxR)i]+ 

+ 5 
compus solubil 

(ii.66) R 
~ 

Fe3+ 2-R--0xina (OxR) 
IFe(OxRh] 

compus greu solubil 

Un efect asemănător are loc şi în cazul pu~erii în evidenţă a ionilor Fe2
+ şi Cu2+ cu 

o-fenantrolină şi c:u neocuproină (2,9-dimetil--o--fenantrolina): 
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~ 
Z: J·-«NJ 

o-- fcnttnlnll inH ncocuproina 

Ionul Fe2+ reacţionează. cu o- fenantrolina. formând un compus colorat În roşu, de 
tipul [Fe(o-•·phen)Jl 2+. iar cu derivatul metilat al o--fenantrolinei (neocuproina) obţinându -­
se un compus incolor, lFe(neocup)zf+. În schimb. ionul Cu2+ formezii cu neocuprina. în 
prezenţa reducătorilor, un complex, ICu(neocup)z r„ colorat în galben. Se poate astfel 
identifica Cu2+ în prezenta ionilor de Fe2

+. 

• Separarea ionilor. În cazul în care metodele prezentate nu conduc la rezultate 
satisfăcătoare. se recurge la separarea ionilor din matricea probei până la faza în care ei 
se pot determina. Separarea se poate face prin diferite procedee ca precipitare­
dizolvare selectivă (vezi schemele de separare ale ionilor pe grupe şi în cadrul grupel9r 
analitice), extractie cu solvenţi, schimb ionic şi tehnici cromatografice clasice sau 
speciale. 
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3. ECHILIBRE CU SClllMll DE PROTONI 

3.1. TEORII ASUPRA ACIZILOR ŞI BAZELOR 

Unul din carncterele analitice ale subsbrnţelor folosit atât la identificarea cât şi hi 
dozarea lor ii constituie caracterul acido-bazic. Acest caracter a fost interpretat În decursu1 
dezvoltării chimiei în acord cu evoluţia noţiunilor de acid şi bază. 

3.1.1. TEORIA ARRHENlUS 

Cea mai importantă contribuţie la elaborarea teoriei acid-bazi\ a fost adusă de către 
Arrhenius în 1887 care a formulc1t teoria ionică a acizilor şi bazelor. Acestea sunt 
substanţe ionizabile, acizii eliberând în soluţ-ii apoase ioni de hidrogen şi anioni. i.ar bazele 
anioni hidroxil şi cationi: 

HA + H20 
B + H20 

==~ H_,O+ + A­
'==~ B H ~ + Ho-

. (3 .1) 
, (3.2) 

ltJlod<ltă se defineşte şi procesul de neutn1lizarc ca fiind reacţia de combinare a ionilor t-t 
:1i 111111i acid cu ionii HO- ai unei baze cu fom1area de molecule nedisociate de apă, 
1,nmimînd în soluţie ionii unei sări . 

Această teorie este restrictivă, ea se referă numai la solventul-apă. 
În conceptul teoriei jonice, acizii şi bazele au fost clasificate după următoarele 

criterii: 
• după gradul de disociere în: acizi tari, slabi şi de tărie mijlocie; 
• după numărul de ioni de hidrogen (respectiv OH) ionizabili în: acizi (baze) monobazici 

(mot~oacide), dibazici (diacide) şi polibazici (poliacide); 
• după compoziţie în: hidracizi şi oxoacizi . 

3.1.2. TEORIA SOLVENTULUI ~ 

În 1905, Franklin a încercat să includă solventul în teoria acid-bază. 
În definiţia propusă de el, un acid este un solut care eliberează un cation 

caracteristic solventului, iar o bază este un solut care eliberează un anion caracteristic 
solventului. 

Id~ea de bază o reprezintă autoionizarea solventului. Ilustrând acest fapt, amoniacul 
I 

lichid ionizează conform reacţiei: · · 

(3.3) 
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• 
Aşadar, NH,ţCl ş.i NaNH2 sunt săruri ac.ide şi respectiv batlice î-n amon1,ac 1lit ll~, ~emtţ,ce 
furnizează speciile Nlf4 + ş-i NH.2-. ~CI este un acid tare în amflt1ia~ U,c.hiclt,{'.S\iiî@- HCl în 
apă: HCI + H20 · ► H3Ct + cr ), iar NaNH2 este o bază tttre îtt amoh.i.ae . . 
Ambii cornpuşi ionizează şi dau cationul respectiv artiontil solventtt1ui. 

· Etanolul ionizează conform echllibtului: 

(3.4) 

Astfel, NaOC2Hs este o bază tlrre în acest solvent. 

3.ţ.3. ÎEORIABRoNSTEO-LOWRY 

În 1923 Bronstecl şi Lowry în noua teorie nu ţine seama de solvent şi ttie4 de sarcina 
cotnpusulu-t. . · · 

În această teorie, cunoscută sub numele de teoriâ protottidi SS:\!1 ·pr•4J1dtă, acizH 
surtt definiţi ca substanţe susceptibile de a elibera unul sau mai multi pMt1?J1âi, iilt bae1e ca 
substanţe care pot juca totul de acceptori de protoni. 

Acid = lt + Bază (3.5) 

Acidut şi baza între care se stabileşte o astfel de legătură Sij ttmtt.ero oottjuggte, hit 
sistemul se numeşte sistem simplu conjugat acid-bază. Dacă acidul e·ste -tlesh.tl d-e 
putemic pentru ca disocierea protonică să fie accentuată~ baza conjugată este slâbă, 
deoarece ea ntt captează ptoto11i deGât în proporţie mică. 

Astfel, apa în echilibrul 

HOH 

Joacl rolul de acid, iar molecula de apă prin acceptarea protonului 

(3,7) 

joacă rolul de bază. . . · ; 
. Ţinând seama de caractenil dublu de acid şi de bază a1 apei~ echilibrtle de mai stis 
pot fi însumate: · 

2 HOI-1 (l8) 
I 

Reacţia globală (3.8.) de la stânga la dreapta poartâ nu111ete de reaolie de dismut•~e 
acid-bază sau _autoprotoliză. ReacJia it1vetsă, adică de la dreapta la s-t1.tl.ga se rtutneşte 
reacţie de amfoterizare. 
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3.1.( TEORIA LEWIS 

Teoria electronlcl elabotatl în 1923 de O.N. Lewj-s cottsi<,ietA actdut o substantt 
capabilă să accepte o pereche de electroni, iar 6 bUI e5te aoeett care poâte d cedeze o 
pereche de electroni. 

Exempte de reacţii acid-bazA confottn teotiei lui Lewis: 

I-f + :Nl-h ------1►• H: NH3+ 
/R . 

A1Ch + :O.....____ 
R 

H . >,: + k' 
H 

-------1►•· ChAl : Olt2 

t-r + :O~ ---...►•H:OH 

Clortita de aluminiu este utt acid, iar eterul o bazl. 

tmportanta acestei teorii constă în fitptul oA teoria acid--bfld poate fi t1ttiti:sl în GUU1 
multor reacţii organice şi anorganice, în care nu este im;pUeat tt-ioi Utt tm)tOtt; 

Deoarece în continuare ne votn referi la soluţii apoase ti uizt ,1 ~ de naturi 
atiorganicA, conceptele elaborate de Arrhenius şi BrOhsted-Lowry swtt celtt mai utilt. 

3.2. PRODUSUL IoNtC AL APst 

Datorită sti:ucturii moleculare şi asocierii moleculare, apa este un eleqtrotit toarte 
stabt care disociază într-o ptoporţie foarte redusă în ioni responsabili dt bdttductibiHtateă 
ei. 

(3.9) 

ea,e,cSffll( hidrataţi, îndeosebi iohii de hidrogen. din acest motiv, este mai corect sl scriettt 
echilibrul de ionizare ·sub fonna: . 

HOH + tlOH 

Constanta eohilibtului de 4.i,ociere este datA de expresia: 
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(3.11) 

unde Kw0 este constanta termodinamică de autoprotoliză. Întn1cât gradul de 
disociere al apei este foarte mic (I.a 25(')C a = l.24· H:r9), în apa pură s.aH în soluţi,e diluată 
activitătile se pot substitui prin concentraţiile molare, obţinânclu ... se: 

K = [H+] [H 3O+] 

[H 2O]2 

unde K este constanta de ionizare a ap,ei. 

(3.12) 

Concentraţia apei [H2O] poate fl considerată practic constantă şi este egală cu: 

1000 d ~ 1000 g/_l !: 55 5 moli 1.1 

18,0154 18,0154 ' 

(fără a greşi se poat~ considera că volmrtu1 de 1 OOO ml de apă oântăreş~e la tetnperatura de 
22°c, 1 OOO g) . 

Deoarece concentra,tia moleculelor d© ap.ă ned,isocî,ate praotic nti se modifică, 
concentraţia ei se consideră consta•ntă, eeea ce pettnHe să s·e setie: 

Kt
2
0 · ai

2
0 = KH 20 [H 20]2 

3 [H 3O+] [HO-] 

KH20. [H 20]2 = KW 

I KW =[H30+ ·1·t~b~ j I 

(3.13) 

(3.14) 

(3. 15) 

Produsul [HO"][H3O+] este constant la o tetnperatm1ă dată. Aoest p,rocjus, notat cu Kw 
se numeşte produs iot1ic al apei (constanta de ~tttopl'.cr.to:t;i.z:ij) şi ~ste• pţpdiis,ul f!Ctivităţilor 
(concentraţiilor) ioni~or de hidrogen şi hidroxil ln apă pură pe11:tri1 o te•in.i;Hir,atură care este 
constantă. 

La temperatura de 22°C valoarea produsului ionic al apei este: 

K =100-10- 14 w ' · (3.16) 

Întruc!ât reacţia de disociere a apei este endotermă, pri,n crişter~a temperaturii 
~ch!libml de disociere al apei este deplasat spre dreapta, eres.când eoneentraţia în cei doi 
IOnt. 

În tabelul 3 .1. sunt date valorile constantei de autoprotoliză (Kw) a apei la diferite 
temperaturi. 
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Tabelul 3.1. Valorile constantei de autoprotoliză Kw a apei la diferi.te temperaturi. 

tC Kw 
o o 13· t 0·14 

' 10 0,36-10-14 

20 o 86-10"14 
' -

22 1 00· 10-14 

' 30 1 89-10"14 

' 
40 3 so.10·14 

' 
50 6 30-10"14 

' 60 1260-10"14 

' 70 21 10.10·14 

' 80 34,00-10"14 

90 52 00-10·14 , 
100 74 00-10·14 , 

Din reacţia de disociere (3. 9) se vede că apa, lipsită de substa.nţe străine dă un 
număr egal de ioni de hidrogen şi ioni hidroxH, adică: 

(3.17) 

De unde: 

(.3.18) 

Soluţiile care cuprind În concentraţii egale ionii de hicltogett şi iottH hidroxil, se 
numesc neutre. 

Produsul ionic al apei permite sâ se găsească pentrti o so1utie $poasâ oarecare~ 
concentraţia în ioni de hidrogen; cunoscând concentraţia îtt ioni de hidroxil, sau invers: : 

(3.19) 

Dacă îq soluţia neutră se adaugă acid, ionii de hidrogen ai aciqului se combină cu 
ionii de hidroxil ai apei, formând molecule de apă puţin disociate. 1n felul acesta [Irl 
creşte şi [HO"] scade. 
. Adăugarea alcaliilor Într-un lichid neutru face ca ionii de Ho· ai bazei să se combine 

' cu ionii de Ir ai apei şi să formeze molecule puţin disociabile de apă. În felul acesta scade 
[H30+] şi creşte [B01 
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Funcţie de valorile [H3O+] şi [Ho·] se poate exprima reacţia unei soluţii apoase. 
Dacă [H3O+) > [Ho·] soluţia este acidă, dacă [H3O+] < [HO.] soluţia este bazic'.ă şi ou atât 
mai bazică ctl cât [HJO+] este mai mică decât 10·7 ioni g/l. 

Exprimarea reacţiei soluţiilor prin concentraţiile iorti1orH3O+ ş,i Ho· nu este practică, 
mai ales când se urmăreşte reprezentarea grafică. De aceea S.Sorensen (1909) a propus 
pentru &precierea reacţiei soluţiilor să se înlocuiască concentraţia acestor ioni prirt 
logaritmul zecimal cu semn schimbat. Astfel: 

(3.20) 

Deci, pH-ul (indice de hidrogen) reprezintă logaritmul zecimal ctt semn schimbat 
(cologaritmul) al concentraţiei ionilor de hidrogen. 

Definirea pH se face funcţie de activitatea io11Hor de hidro.gen. Pentru a se face 
distincţia dintre două feluri de exptitnări, pH funoţie de activitate se notează cu PaH: 

(3.21) 

Se con.stată că pH-ul exprimat prin activitatea ionilor H30+ este mai mare decât cel 
exprimat prin concentraţia ionilor H3O+ şi c1t atât mai tidicat cu cât tăria ionică a soluţiei 
este mai mare. 

În mod asemănător pentru exprimarea bazicităţii unei so1utH se foloseşte logatitmut 
zecimat cu semn schimbat al ionilor Ho· sau al activităţii ionilor Ho·~ indice de hidroxil 
sau pOH: 

pOH = -lg(Ho-] 
' Şt 

Core1area pH cu pOH se face pornind de la relaţia produsului ionic al apei, din cate 
priri logaritmare şi schimbarea semnului se obţine: 

I 

pKW =pH+pOH 
14=p1I+pOH 

(3.23) 
(3.24) 

Atunci când se cunoaşte valoarea pH-ului se poate detertnina cottcentraţia ionilor de 
hidrogen: 

(3.25) 
' ) 
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l3. REActn ÎNTRE Act.ZI Şt BAZE 

Protonii liberi nu pot exista în soluţie. pentru ca un acid si. poată ceda unul sau mai 
multi protoni, va trebui să existe o substanţă cu propdetâţi baţ.foe c·at,abHA 1&-i1 fi-~eze. 

Se admite că acidul Acidt va disocia în baza Bază1 şi 1t confortn oohiHbntlui: 

Bazl1 + Ir (3.26) 

Şi deci protonul Ir va fi fixat de o bază, Bază2 după nHte~a: 

(3.27) . 

Ţinând seama că echilibrele de mai sus nu pot avea loc independent, se poate scrie 
şi echilibrul global la care participă cele două sisteme: 

Acid1 + Bază2 (3.28) 

Rolul Bazeh poate fi jucat în unele echilibre de dizolvantul prqprru-zis. 
Presupunându-se dizolvarea acidului fluorhidric În apă, echilibrele oare se stabilesc 

îtttte moleculele de apă şi cele de acid se pot scrie: 
' . ' 

HF lt + p- (3.29) 
Acid1 Baz41 

lt + HOH H30+ (3.30) I 

Bază2 Acid2 

HF + HOH H30+ + F (3.31) . 
Acid1 Bază2 Acid2 Bad1 

Dacă în tocul apei se foloseşte ca dizolvant alcoolul metilic, echilibrele acido-bazice 
Â t . 1 ll1 aces caz se pot scne: 

HF ,::::.=====!::: Ir + P- (3 .32) 
Acid1 Bază1 

CH30H + It~=~ CH30H/ (3.33) 
Bază2 Acid2 

HF + CthOH :::;:::=:!:e. p- + CH30H/ (3.34) 
Acid1 Bază2 Bază1 Acid2 

Echilibrele acido-bazice se pot produce! în mod asemănător şi între o b~ şi 
moleculele apei. 

Astfel, la dizolvarea amoniacului în apă se produc echilibre1e: 
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NH1 + I-r 
Bază1 

NH/ 
Acid1 

HOH HO-+ W 
Acid2 Bază2 

NH3 + HOH '=:◄~=·~➔--!!!l.* - NH4+ + HO-
Bază1 Acid2 Acid1 Bază2 

(3.35) 

(3 .36) 

(3.37) 

Soluţia de amoniac astfel obţinută va avea un caracter bazic, deoarece ta 
concentraţia de 10-7 mol r1 ioni HO-, rezultată la d1sooierea apei pure se tnaî adaugă o 
anumită cantitate de ionî HO- fonna~ conform echilibrului global (3.31). 

Între moleculele aminelor şi molecu]e]e de apă se produc ed1ilibte asemănătoare: 
De exemplu, procesul de dizolvare al etilaminei are Joc cortfonn echilibrelor: 

C2Hs-NH2 + 1-t ~m:,:ţ!!::, =::it!11 h:t C2Hs-NI-i1+ 
Bază-1 Acid 1 

HOH 
Acid2 

C2H5-NH2 + HOH ··ii ' · -1 _,,,_ 

Bază 1 Acid2 
C2H5-NH/ + HO~ 
Ac·id1 Bază~ 

(3.38) 

(3.39) 

(3.40) 

Reacţiile acido-bazice trebuie sA fie înţelese deci ca reacţii ce s;e produc î:qtre două 
sisteme sitnple acid-bază. În exemplele pe care le-am prezentat au fost considerate ca 
reacţii care se produc între un cupl4 acid-bază şi un. cuplY. acid-bază al solventului propriu­
zis (apă, alcool etilic sau orice dizolvant protolitic). 

În cazul în care se va considera interacţiunea unui acid al unui cuplu acid„bază, şi 
baza unui alt cuplu acid-bază2, fără ca vreunul din aceste cupluri să fie al solventului 
propriu-zis, rezultă: 

HF w + F" (3.41) 
Acid1 Bază1 

NH3 + W NH/ (3.42) 
Bază2 Acid2 

HF + NH3 F- + NH/ (3.43) 
Acid1 Bază2 Bază1 Acid2 

Această reacţie de schimbare a protonului între un acid şi o bază este o reacţie de 
neutralizare. i 
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3.4. T ĂR1A ActzlLOR ŞI BAZELOR ÎN SOLUŢIE APOASĂ 

În conformitate cu conceptul Bronsted-Lowry, tăria unui acid sau a unei baze este 
detenninată de capacitatea de a dona, respectiv de a primi un proton. 

Se va considera echilibrul acid-bază între un cuplu acid-bază1 şi un alt cuplu acid­
bază2: 

(3.44) 

Este cunoscut faptu] că tm acid puternic are o bază conjugată tnai slabă şi invers, 
baza puternică are un acid conjugat mai slab. 

Admiţând că echilibrul de tnai sus se realizează între un Acid1 şi aţ>ă, îrt urtrtâ 
dizolvării se poate scrie: 

Acid1 + 1-IOH 

Aplicând legea acţiunH maselor echilibrului (3.45) se obţine expresia: 

K = [Baza1] • [H3o+] 
[Acidl] · [H20l 

(3.45) 

(l46) 

în care K este constanta de echiJibru. Deoarece concentraţia apei este în tnate exces faţă el~ 
concentraţia celorlalte specii [H20] poate fi considerată constantă şi în aceste condiţii se 
poate scrie: 

K _ [Baza.J • [H3o+] 
11 

- [Acid] 
(3.47) 

în care Ka se numeşte constantă de aciditate a cuplului acid-bază considerat. 
În mod asemănătort la dizolvarea în apă a bazei se stabileşte echilibrul: 

Bază1 + HOH Acid, + HO„ (3.48) 

D~că se aplică şi acestui echilibru 1egea ac~unii maselor se defineşte constanta de 
bazicitate Kb a- cuplului acid-bază: 

. Kb= [Acidd · [Ho-1 
[Baza1] 
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l ECHILIBRE CU SCHl~B DE PROTONI 

Dacă în relaţia constantei de bazicitate se înlocuieşte concentraţia ionului de 
hidroxil în funcţie de produsul ionic a1 apei se obţine: 

(3.50) 

Dacii se ţine seama de valoarea constantei de aciditate observAm el relaţia (3.50) devine: 

sau 

(3.51) 

(3.S2) 

Relaţia (3.52) arată dependenţa dintre constanta de aciditate şi constanta de 
bazfoitate a unui cuplu acid~bază. La temperatura de 25°C se poate scrie: 

I Ka ·Kb= 10-•4 I (3.5~) 

ceea ce înseamnă că prodt1sul dintre constanta de bazicitate şi constanta de aciditate are o 
valoare constantă care corespunde produsului ionic al apei. .. 

Ît1 cazul în care exprimăm constantele prin cologatihnul lor: pK0=-lgK8 şi pKb=­
lgKb se obţine: 

(3.54) 

Conform acestei relaţii, dacă este dată una din coitstante, implicit se cunoaşte şi 
cealaltă constantă a acestui cuplu. 

Exemplu de calcul. Constanta de aciditate a acidului acetic este Ka=l,75·10-5 la 25°C, iar 
Kb pentru ionul acetat este: 

1 . 1 o- 14 . -10 . . . 
Kb= 

5 
= 5,7, 10 sau pK8 = 4,8 şt pKb = 9,2. 

· 1,75, 10- I 

. 
Pentru acidul diprotic H2A se obţin corelaţii asetnănătoare pentru acizii şi bazele 

conjugate: 
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Jar în cazul acizilor triprotici : 

.l ECHILIBRE CU SCHIMB DE PROTONI 

(3.57) 

(3.5,8) 

(3.59) 

Pe haza constantelor de acidUate sau de ·bazicitate se poate aprecia tări'a acizilor şi 
a bazelor. Astfel , un acid este cu atât mai tare cu cât echilibn1l este deplasat sprn dreapta, 
ceea ce corespu9de unei valori mari a lui K0 , respectiv unei valori mai mici a lui-pK0 . 

O bază este cu atât mai tare cu cât va fixa mai uşor protonut aceasta înseamnă oă va 
avea o constantă de bazicitate Kh mare sau pKh mic. 

Tăria unui acid, respectiv a unei baze constă în cantitatea de ioni H30+ sau Ho- care 
se formează la dizolvarea acidului sau bazei considerate. 

În tabelul 3.2. sunt redate constantele de aciditate şi respeoţiv pK8 ale câtorva 
cupluri acid-bază, în ordinea crescătoare a acidităţii. 

Tabelul 3.2. Constantele de aciditate, respectiv pK8-urile pentru câteva cupluri -
acid-bază la 45°C. 

Formula Formula bazei Ka pKa pKb 
acidului conjugate 

H2O HO- 10·14 14 o 
HcoJ· co 2· J 631·10·11 

' 
10,2 3,8 

NH4 ... NH3 631•10·10 9,2 4,8 
' 

HCN CN. 7 95• 10·10 9,1 4,9 
' 

H2S Hs· 7 95· 10-8 

' 
7, 1 6,9 

CH3COOH CH1COO- I 59· 10·5 

' 
4,8 9,2 

HCOO,H HCOO- 2 00• 10-4 , 3,7 10,3 
HNO2 NO2· 3,98· 10-4 3,4 10,6 
HF F 6 31·1'0"4 3,2 10,8 , 

'. HSO4· so/· 1 26· t 0-2 1,2 12,8 ' . 
H3O ... H2O 1 o 14 

Un acid din tabelul 3.2. reac~onează asupra oricărei baze situate deasupra lui. De 
exemplu, acidul fluorhidric reacţionează asupra amoniacului şi formează acidul conjugat 
al acestuia, care esţe ionul NH4 +: 

HF + NH3 .:::;;::::=====- (3.60) 

Echilibrul este puternic deplasat spre dreapta, deoarece HF este un acid mai tare (t>Ka=3,2) 
.decât acidul NH/ (pl<a=9,2). , 

O bază poate reacţiona asupra tuturor acizilor situaţi în tabel dedesubtul ei. De 
exemplu, anionul HS- reacţionează asupra acidului HN02 formând acidul H2S şi anionul 
No2-, care este o bază: .. , 

55 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



l. ECHILIBRE CU SCIIIMR DF PROTONI 

(3.61) 

Echilibrul este cleph1sat spre dreapta, dem1rece bt1za HS-este mai tare decât baza N02-. 
Din t;:ibehrl 5 se observă că apa este un acid foarte slab, Ka= 1 o-'4, baza sa cottjugată 

l-1O- fiind foarte tare ( K1,= I, pK 11=0). 
Baza 1-10- reactionează cu toti acizii situaţi dedesubtul ei, formând bazele conjugate, 

spre exemplu: 

. so/-+ HOH (3.62) 

Apa are caracter amfoter; poate juca rol şi de bază conform echilibrului: 

(3.63) 

Acidu) co1ţjugat 1-1 30+ este un acid tare (Kn=l, pKn=0).Acidu1 HJO+ reacţionează cu toate 
bazele din tabelul 5 punând în libertate acizii lor conjugaţi, conform echilibrelor: 

H30+ + CH1Coo­
H30+ ·+ co/ 

CH3COOH + H20 
HC0.3- + H20 

(3.64) 
(3.65) 

Practic, există acizi mai tari decât H3O\ care cedează cantitativ protonii lor 
moleculelor de apă, penti·u a forma ionul H30+. Acizi mai tari decât H30+ nu pot exista în 
soluţie apoasă şi se transformă în baza lor conjugată conform echilibn1lui: 

Acid + HOH (3.66) 

care este deplasat spre dreapta. 
Acizii mai tari decât H.:iO+ se numesc acizi tari; dintre aceştia exemplificăm: 

HC104, HN03, HCI, H2SO,,. 
Bazele conjugate: cr, CI04-, N03- sunt foarte slabe, fiind considerate neutre din 

punct de vedere al acidităţii şi bazicitătii. 
În mod similar există baze mai tari decât HO-; acestea fixează cantitativ protonul de 

la apă, care joacă rolul unui acid: 

Bază + HOH ---► Acid + Ho· (3.67) 

Echilibrul de mai sus este complet deplasat spre dreapta. 
Bazele care nu pot exista în soluţie apoasă, deoarece se transformă cantitativ în 

acizii conjugaţi se numesc baze tari. Astfel de baze sunt: NaOH, KOH care în contact cu 
apa conduc la echilibre de tipul: 

(3.68) 
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3. ECHILIBRE CU SCHIMB DE PROTONI 

Ionii Na+, K+ hidrataţi sunt neutri din punct de vedete al acidifătii. Concentraţiile 
ionilor H30+ şi Ho- rezultaţi în urma echilibrelor de dizolvare a acizilor şi bazelor tari sunt 
egale cu concentraţia iniţială a acidului, respectiv a bazei tari dizolvate. 

3.5. RELAŢJA LUI HENDERSON - HASSELBACH 

Se consideră un cuplu acid-bază oarecare: 

Acid+ HOH 

t>entru care se scrie constanta de aciditate coresptmzătoare: 

ptit1 co1ogaritmare devine: 

sau 

K =[Baza]· [H 30+] 
8 [Acid] 

PK = pH - lg -[B_az_a] 
8 [Acid] 

P. H = pK + lg -[B_az_a_] 
a [Acid) 

(3.69) 

(3 .70) 

(3.71) 

{3.72) 

Relaţia (3 .72) reprezintă relaţia lui Hendersoh-Hasselbach şi stabileşte o cotelaţie directă 
între pH-ul unei soluţii de acid, constaflta sa de aciditate şi raportul dintre concentraţia 
bazei sale conjugate în condiţii de echilibru. 

Dacă într-o soluţie apoasă sunt prezente două cuplttti acid-bază, între acestea se vot 
produce următoarele echilibre: 

ŞI 

Acid, + HOH 
H30 + + Baza~ ' 2 

Acid 1 + Bază2 

Pentru echilibrele (3.73) şi (3.74) se poate scrie: 
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Bază, + H30+ 
HOH + Acid2 

Bazăi + Acid2 

(3.73) 
(3.74) 

(3.7~) 

(3.76) 
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(3. 77) 

Atunci când echilibrele (3.73) şi (3.74) se petrec în acelaşi sistem, la echilibnt, avem: 
pH 1 = pH2 = pH-ul soluţiei rezultate din dizolvarea a două cupluri acid-bază diferite. 
Deci: 

[Baza ] [Baza2 ] 
pH = pK + lg 1 = pK + lg · . 

a, [Acidi] 02 [Acid2 ] 
(3.78) 

sau 

(3.79) . 

Conform echilibrului (3.75) concentraţiile [Acid2] şi [Batiti] sunt egale şi în 
consecinţă relaţia (3 .79) ca deveni : 

pK3 + pK3 t 1 [Baza2 ] 
pH = · I 2 + _ g - - -

2 2 (AcidiJ 
(3.80) 

Această relatie generală se poate aplica cu unele aproximări la determit1atea pH-ului 
la diverse soluţii de electroliţi. 

3.6. pH-u] SOLUŢIILOR APOASE 

În practica analizei calitative şi cantitative este necesar să se considere <iondiţiile de 
m~diu în executarea unei reacţii de identificare, separare sau dozare. Printre aceste 
condiţii, aproape în mod perli1aneni se cere să se precizeze pH-ul la care are 1oc un proces 
chimic, influenţa pH-ului asupra solubilităţii unui precipitat, asupra stabilităţii unui 
complex, asupra unui fenomen redox, etc. 

Calcularea pH-ului se face în funcţie de substanţa dizolvată, de natura ei, dacă est~ 
un acid sau bază moleculară sau ionică, de tăria electrolitului, dacă este un amestec sau o 
substanţă unitară. 
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3.6 .1. pi 1-lll SOLUTIILOR APOASE OF ACIZI SA\ I RA7F TARI 

3.6.1.1. Acizi moleculari monoprotici tari 

Aci:z.ii tari sunt carncterizaţi prin ionizare completă, în solutie apoasă existând o 
singură specie acidă, ionul pozitiv al solventului (ionul hidroniu). Soluţia conţine o s ingură 
aciditate, reală, dată de concentrntia ionilor H.10+ din soluţie, care este egală cu 
concentraţia iniţială C a acidt1lui care a fost dizolvat: 

În acest caz [H.10+] = C 
sau pH = -lgC 

· (3 .81) 

(3 .82) 
(3.83) 

Întrucât în soluţii de electroliţi tari forţele electrostatice create fac ca întreaga 
cantitate de ioni să participe la determinarea reacţiei şi, adeseori acidul tare se găseşte în 
prezenta altor substanţe care creează o tărie ionică ce nu poale fi neglijată, se recomandă 
să se folosească PnH în care se ia Îll consideraţie activitatea_ ionilor H10+. 

PaH=-lgaH 10 . =- lg[H 10+J . fH ,O' =pH-lgfH,O' 
. . 

Valoarea luif 113'>' se găseşte în tabele, sau se calculează cu ajutorul relaţiei: 

I 

0,505 . µ 2 
- lg fH 

1
0' - ----- 1 --

1 + Jl 2 

(3.84) 

(3 .85) 

În solutii mai diluate (C < I 0·2 M) ,rn se observă deosebiri semnificative între p0H şi 
pH; pentru valori de concentra(ii mai tl'ari p0H şi pH diferă . 

·În solutii foarte diluate de acizi (C < t 0·5 M) se tine seama de concentraţia ionilor 
1-hO+ rezultată din disocierea apei: 

3.6.1.'l , Baze monoprotice tari 

În solufiile apoase ale acestor baze există concentraţia ionilor oxidril şi este egală cu 
concentratia iniţială a bazei, ca urmare a echilibrului: 

Bază + 1'20 ► Acid + Ho- (J .86) 
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care este deplasat practic total spre dreapta . 
Deci se ponte scrie : 

C fiind concentraţia totală a bazei dizolvate. 

Exprimând bazicitatea soluţiei prin [HJO+) se obţine: 

pentru solutii cu C > I 0·5 M 

pH = pK,,. + lgC 

(3.87) 

(3.88) 

(3 .89) 

(3.90) 

În cnzul soluţiilor mai concentrnte de I 0··1 M se ţine seama de activitatea soluţiei şi : 

(3.91) 

PnH al bazelor tari monoprotice este mai mic decât pH şi cu atât mai mic cu cât tăria 
ionică a soluţiei este mai mare . 

În cazul soluţiilor diluate de acizi şi baze tari activitatea ionilor prezenţi în soluţie se 
confundă cu activitatea soluţiilor respective. · 

3.6.2 . pH-ul SOLUŢIILOR APOASE DE ACIZI SLABI 

În soluţia unui acid slab de tipul HA există echilibrul: 

HA+ HOH (3 .91) 

caracterizat de constanta de aciditate : 

K = [A - ] · [H 30+] 
a [HA] 

(3.92) 
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Concentrnţia iniţială a acid11lni este nntnti\ cu C. Concentrntia ionilor H~O„ este 
egRl«"i cu concentraţia moleculelor disociate de lf A, i1-1r l"A.) = l H,0+1, con5tnnt11 de 
aciditate devine : 

[H "Io+ ]2 
K = -- -- ---- -

" C-[H_,0+_1 
(3.93) 

sau 
(3.94) 

de unde 

(3.95) 

Pentru cazul ncizilor slabi se negli_jenză tem1ennl K/, iar pentru cei foarte slabi ă 
căror constantă de disociere este mai mică decM I o-~ se neglijează şi termenul -K11 • 

Luând în seamă aceste consideraţii, concentrnti;1 ionilor IH-'O+J devine: 

(3 .96) 

Cologaritmând relaţia de mai sus se obţine: 

(3.97) 

relaţie cu care se poale calcula pH-ul unei soluţii de acid slab. 

Exemplu de calcul. Se va calcula concentratia ionilor I-t_,(}'" ai unei soluţii de ncid acetic 
de concentraţie 1 o·-' M. În acesrscop se va folosi formula simplificată: . 

[H~O+J=Jt,75-10- 5 
· 10- 3 = 1,32-10- 4 

pH = 3,88 

Se poate calcula valoarea pH-ului şi cu relaţia lui Henderson (3.80): 
" 

În acest caz avem echilibrul acid 1 -bază 1 din care face parte acidul slab, iar cel de-al 
doilea cuplu este cel de referinţă: 
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HA + H20 
Acid 1 Bază2 

A- + H.10+ 
Bază1 Acid2 

Deoarece acidul considerat este un acid slab, deci puţin disociat, concentraţia sa la 
echilibru [Acid,] se identifică practic cu concentratia totală a acidului dizolvat , notat cu C, 
pK

9 
=O, deoarece K 3 este constanta cuplului de referinţă H_10+/H20 egală prin 

2 2 

convenţie cu I, iar [Bază2 ] = I, fiind vorba de apă (solvent) În mare exces. Cu aceste 
consideraţii, relaţia (3 .80) devine: 

sau 

H pK0 l 1 l 
p = - - +- g-

2 2 C 

pH = pK~ __ _!_lgC 
2 2 

în care K0 este constanta de aciditate a cuplului ( l) din care face parte acidul slab. 

(3.99) 

(3.100) 

Exemplu de calcul. Considerând exemplul de mai sus, valoarea pH-ului unei soluţii de 
acid acetic I o·.l M obţinută cu relat ia lui Henderson este: 

PH = 4,S - _!_ lg I o-·1 = 3 9 
2 2 ' 

3.6.3. pl-l-ul SOLUŢIILOR DE BAZE SLABE 

La dizolvarea în apă a unei baz.e slabe, concentraţia Ho- rezultată în urma disocierii 
este egală cu concentraţia moleculelor de bază rezultate, şi printr-un raţionatnent 
asemănător celui făcut la calculul concentraţiei ionilor de hidrogen în solutie de acizi slabi, 
se obţine relaţia: 

(3.101) 

În care K1, este constanta de bazicitate,
1 

iar C concentraţia iniţială de bază În soluţie. 
Negiijând termenii Kh 2 şi -Kh rezultă: 

(3.102) 

Exprimând concentraţia ionilor [HO-] în funcţie de produsul ionic al apei, obţinem: 
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(3,103) 

Cologaritmăm expresia de mai sus şi obţinem: 

(3.104) 

Dacă folosim · relaţia lui Henderson în <1cest caz, în echilibrul: 

B + I-hO (3.105) 
Acid1 Bază1 

2 indică cuplul din care face parte baza considerată dizolvată în soluţie, iar 1 indică cuplul 
HOH/HO-, adică cup1ul acid-bază <11 apei (solvent) în care apa joacă rol de acid. Acest 
cuplu este la rândul său raportat la cuplul 1-120/HO- şi deci constanta K

11 
::m Kw ::c 10- 14 

Baza dizolvată fiind o b<1ză slabă, concentraţia la echilibru [Bazth] se identifică cu 
concentraţia C a bazei dizolvnte . [Acid d = I deoarece reprezintă solve-ntul în mare exces. 

Relaţia Henderson devine : 

1-1 pKw pK a 1 I C p7= -- + - -- -- + - g 
2 2 2 

pi-I= 7 + pKc!. + ~lgC 
2 2 

(3.106) 

(3.107) 

în care K11 reprezintă constanta de aciditate a cuplului din care face parte baza slabA 

dizolvată. 

Exemplu de calcul Se va calcula pH-ul unei soluţii apoase de amoniac de conoentraţie 
10-3 mol/l: 

NH3 + H20 NH/ + Ho· 
Bază2 Acid 1 Acid2 Bazi1 

pK8 pentru cuplul NH/INH3 este 9,2. 

pH = 7 + 
9 

'
2 

- 1,5 = 10,1 
2 
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3.6.4. pH-ul SOLUŢIILOR APOASE DE ACIZI POLIPROTJCI SLÂBI ŞI BAZE POLlACIOE 

Acizi poliprotioi ionizează în trepte, fiecare treaptă fiind caracteri~atâ printr-o 
constantă de aciditate. Pentnt calculul pH-ului se va ţine . s.eama de aciditatea 
corespunzătoare fiecărei trepte de ionizare, adică de valorile cohstante1ot de disociere 
parţială. Atlthci când KO >> K a (raportul celor două cohstante este >> 104

), pentru 
I 2 

calculul pH-ului se va considera Că aciditatea so1uţi-ei este detenninată hţttnai de prima 
ionizare: 

HnA + H20 .f ' · 

Acid, Bază2 

·► Hn.1A· + Hjo+ 
Bază1 Acid2 

(3. i 08) 

Atunci când acidul este slab chiar la prima ionizare, se poate constdeta (I-tnA 1 = C, 
• tar: 

(3.108â} 

În mod asemănător acizilor pohprotici se calculează pOH respectiv pH îtt so1uţii 
apoase de baze poliacide. 

În tnaj_oritatea cazurilor nu există o diferenţă suficientă între constattte1e de iottizate 
parţiale şi pH-ul se calculează cu ajutorul relafiei: 

1 · 1 
pH = pKW - -pKb +-lgCb 2 I 2 

3.6.5: pH-ul SOLUŢIILOR APOASE DE AMESTECURI DE ACIZI 

În cazul soluţiilor apoase de amestecuri de acizi se disting mai multe cazuri: 
• amestecuri de acizi tari; 
• amestecuri de acizi tari şi slabi; 1 

.• amestecuri de acizi slabi. 
Pentru amestecul de doi acizi tari: 

[H3O+] = Ca, + Ca2 = l:Ca 
pH =-lgI;C3 

(3.109) 

(3.110) 

(3.111) 

adică aciditatea· soluţiei este detenninată de aciditatea totală dată de ambii acizi, fiind 
funcţie de concentraţia lor. 
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În cazul amestecului de acid tare şi acid slab, acidul tare, HX, retrogradeul puternic 
ionizarea acidului slab HA ptin efectul ionului comun, înoât se poate cottsi,~era cA 
aciditatea soluţiei este detenninatl numai de acidul tare, neglijându-se astfei cttnce,ntra-~a 
ionilor [H30+] proveniti prin disocierea acidului s1ab. 

pH~ul soluţiei în acest caz se calculează utilizând formula simpliflc.ati: 

(3.112) 

Dacă acidul slab are Ka> 10-5
, adică acidul tare nu reltogradead eotnpiet ioniatea 

acidului s1ab, se foloseşte relaţia: 

(3.113) 

. Atunci când se dizolvă unul sau mai multi acizi slabi în apă, pH-ul va fi dfrierminat 
de to~ acizii, îrt general, fiecare acid participând la reacţia soluţiei funcţie de coniuutta de 
aciditate şi de cohcentraţie. . 

De exemplu. pentru un amestec de acizi slabi HA1 şi HA2 '. 

3,7. HIDROLIZA SĂRURILOR 

(3.114) 

(3.11S) 

Unele săruri manifestă în soluţii apoase o reacţ\e acidă-, altele o reacţie bazicll. 
Aceasta se poate exp1i~a dacă se admite că ionii sării intră în reacţie cu solve~tul apă, 
ptoducând un dezechiHbru între corcentraţHle celor doi iotd ai apei, attlgAnd astfel 
apatitia caracterului acid sau bazic al soluţiei. Reac~a care se produce îrttrc ionii rczultati 
prin ~ÎfOCierea apei, H30\ Ho- şi ionii sării se numeşte hltfrt1lltll. 

,, · ln urma reacţiei de hidroliză Sţ refac cele . doul ctip~ud acid„ba.d prin neutr~lizaret 
câtota s-a obţinut sarea care hidrolizează, arucă hidtotita este o reac~e inverstl 
neutralizării. 

Pentru ca procesul de hidroliză să aibă 1oc, sunt necesare doul conditii: 
• solventul să autodisocieze (să fie amfoteric sau uneori să prezinte funcţie acidl 

sau bazică) . 
• sarea să conţină cel puţin un ion cu funcţie acidâ sau bazică, respectiv sarea să 

provină de la un acid slab şi o bază tare, (CH3C00Na, KCN, etc .), un acid slab şi 
o bază slabă ( (Nlii +)2S, CH3COON~, etc.). . 
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3. ECHILlBRE CU SCHIMB DE PROTONI 

Sărurile care provin de la acizi tari şi baze tari nu hidrolizează. Aeeste saruri c.ontin 
ioni fără funcţii acide sau bazice (NaCI, KN03, NaCl04,etc.). 

Hidroliza este de cele mat multe ori un proces reversibil; se cunosc tnsi1 şt ref!JCţli 
de hidroliză totale sau foarte mult deplasate spre dreapta. 

Reacţia de hidroliză, fiind un proces revers-ib-il, poate fi deplasati\ tnttpum sens sau 
altul, funcţie de scopul urmărit. Deplasarea echilibrului de hidroliză se po.aţe fâce şi prirt 
scoaterea din sistem a unui produs de reacţie, fle prin precipitare, fie prln volaHUmre; fie 
prin neutralizare sau legarea sub forma unui compus foarte puţi~ disociat. , 

Considerăm sarea binară MA, prin dizolvarea oâreia rezultă ariiOrtql A. al aeidului 
HA slab disociat şi cationul ~. 
Între anionii A. şi ionii apei are loc reacţia: 

A. + HOH 
Bază, Acid2 

~.=·=·· · ~.,,.__ HA + Ho· 
Acid1 ilază2 

(3.116) 

bacă prin dizolvarea unei sări de acelaşi tip MA rezultă cationul~ al titl'li ba. MOH, 
slab disociate şi anionul A·, întte cationul ~ şi ionii tetultaţi din cliiOCietea apei; are too 
reacţia: 

~ + HOH 
Acid1 Bază2 

MOI-I + Ir 
Bază1 Acid2 

(3.117) 

Admiţând că atât cationul ~, cât şi anionul A. provin de la o bază slab dh,ooiată, 
respectiv de la un acid slab disociat, intre aceşti ioni şi ionii apei are loe reacţia: 

~ + A. + HOH 
Acid1 Bază2 Amfoter 

MOH + HA 
Bază.1 Aci~ 

(3.118) 

Hidroliza va fi cu atât mai putetnică cu cât produşii tare reiuită vor fi mai volatitî, 
mai puţin disociaţi sau mai greu solubili, respectiv ou cât gradu1 de hkltoliză va fi mai 
tnare. 
. Gradul de hidroliză, notat cu h, se defineşte ca raportul dintre concentraţia sării care 
hidrolizează şi concentraţia sării iniţială din soluţie, deci: 

( 

h = N~tnantl de molecule hidr~lit.ate 
Numarul total de molecul~ dizolvate 

(3.119) 

Aprecierea cantitativă a hidrolizei se poate face prin gradul de hidtoli.zA, constarlta 
de hidroliză şi pH-ui soluţiei sării respective. . . · 

I . 
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3. ECHILIBRE CU SCHIMB DE PROTONI 

3. 7. l. HIDROLIZA SĂRURILOR FORMATE DIN ACIZI TARI ŞI BAZE SLABE 

Constanta de hidrolizii. Considerând o sare din această categorie, reacţia de 
hidroliză care are loc: 

MA+ HOH ft + A- + MOH (3.120) 

În echilibrul de mai sus, acidul HA este complet disociat, în timp ce hidroxidul 
MOH este parţial disociat, fiind un electrolit slab. 

Aplicând legea acţiunii maselor la acest echilibru, se ob~ne: 

[H+] · [A - ] · [MOH] K= . . 
[MA]·[HOH] 

(3.121) 

Concentraţia- apei fiind foarte mare şi puţin modificată în · timpul reacţiei, se 
consideră constantă şi se inc1ude în constanta de echilibru şi reprezintă constanta de 
hidroliză Kh. 

Deoarece HA este un acid tare rezulta că.: 

(3.122) 

iar MA este o sare, total disociată: 

(3.123) 

" In acest caz constanta de hidroliză se poate scrie: 

(3.124) 

Deoarece baza MOH este parţial disociată, concentraţia la ech-ilibru poate fl cvaluatl 
cu ajuton1l constantei de bazicitate: 

Înlocuind această valoare 

[H+ ] = Kw se obţine: 
[HO-] 

[MOH] = r~,1+ ]~[Ho- 1 
b 

(3.125) 

în relaţia constantei de hidroliză ş1 ţm~nci seama că 
I 
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K _ Kw -[M+ J · [Ho- 1 
h - Kb · [HO- ] · [M+ ] 

(3.126) 

Deci constanta de hidroliză a unei sări formate dintr-un acid tare şi o bazA slabă este 
dată de raportul dintre produsul ionic al apei şi constanta de bazicitate a bazei slabe. 

Calculul pH•ului. Admiţând că reacţia de hidrcliză nu este avansată, se poate 
considera că [MA] 11u diferă ou mult de concentraţia iniţiată Cs a sării. ' 

sau: . 

Astfel, constanta de hidroliză devine: 

Cologatitmând această expresie se obţine: 

, 1 1 
pH = 7 + - lgKb - -lgCS 

2 2 

Aplicând relaţia Hertdersson echilibrului de hidroliză: 

şi 

unde: 

M4° + 2 H20 
Acid1 Bază2 

MOH + H30+ 
Bază1 Acid2 

1 1 1 
PH=7+-pK +-lg-

2 a, 2 C 
s 

• 

(3.127) 

(3.128) 

(3.129) 

(3.129a) 

Gradul de hidroliză. Dizolvând ,C molecuie gram de sare . şi înlocuind valorile 
corespu_nzătoare, se obţine: · 

de unde: 

Deci: 

h = (I-t+] = [MOi-t] 
C C 

I+ 
h·C=[H ]=[MOH] 

[M+] = C - h · C = C · (1 - h) 
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3. ECHILIBRE CU SCHIMB DE PRITTON1 

Înlocuind aceste valori în constanta de hidroliză: 

· h-C-h-C h2 -C K 
K --------- w h- - --

C(l- h) · 1- h Kb 
(3.133) 

Dacă 1-h;:::], rezultă: 

(3.134) 

Gradul de hidroliză hal unei sări provenite dintr-o bază slabă şi un acid tare, variază 
direct proporţional cu rădăcina pătrată a produsului ionic al apei şi cum valoarea Kw creişte 
cu temperatura şi gradul de hidroliză creşte cu temperatura. h variază invers proporţionat 
cu rădăcina pătrată din constanta de bazicitate, cu cât baza este mai slabă. cu atât hidroliza 
este mai accentuată. h variază c:le asemenea invers proporţional cu rădăcina pătrată din 
concentraţia sării~ în soluţii mai diluate hidroliza este mai accentuată. 

3.7.2. HIDROLIZA SĂRURILOR FORMATE DIN BAZE TARI ŞI ACIZI SLABI 

Constanta de hidroliză. Reacţia de hidroliză a tinei sări binare MA (de tip 
CH3COONa) poate fi reprezentată: 

MA+ HOH (3.135} 

Hidroxidul MOH este practic complet disociat, fiind o bază tare, iar acidul HA este 
parţial disociat, caracterul soluţiei va fi alcalin. 

Aplicând şi în cazul echilibrelor de mai sus legea acţiunii maselor: 

K =[HA]· [M+] · [HO-] 

[MA]-[HOH] 

Deoarece MOH este o bază tare: 

· iar sarea MA este total disociată. 1 

În acest caz, constanta de hidroliză devine: 
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3. ECHILIBRE CU SCHIMB DE PROTON1 

(3.138) 

Concentraţia acidului [HA] s1ab disociat se va exprinta in funcţie de constanta de 
aciditate: 

(3.139) 

Constanta de hidroliză devine: 

(3.140) 

Constanta de hidroliză este deci datA de raportul dintre produsul ionic al apei şi 
constanta de aciditate al acidului slab. 

Calculul pH-uiui. Concentraţia sării MA este aproximativ egali cu concentraţia 
iniţială a sării. 

Valoarea constantei de hidroliză: 

. (3.141) 

Înlocuind valoarea constantei de hidroliză, obţinem: 

(3.142) 

Exprimând concentraţia ionilor Ho· în funcţie de Kw : 

(3.143) 

beci: · (3.144) 

Cologaritmând expresia de mai sus, rezultă: 
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3. ECHILIBRE CU SC'HIMB DE PROTONI 

1 1 
pH = 7 + - -pK 3 + - lgCs 

2 2 

Cu relaţia Henderson se ob~ne: 

A- + H20 -===~ 
Bază2 Acid1 

HA + HO-
Acid2 Bază1 

1 1 
pH = 7 +-pK 8 + - lgCs 

2 2 2 

(3 .145) 

Gradul de hidroliză. Asemănător cazului precedent, în cazul hidrolizei unei sări 
care provine de la o bază tare şi un acid slab, avem: 

Şl 

Constanta de hidroliză: 

(3. 146) 

(3 .147) 

(3.148) 

Înlocuind valoarea constantei de hidroliză Kh = Kw şi dacă h<<l, înseamnl că: 
Ka 

(3.149) 
de unde rezultă: 

(3.150) 

Şi în acest caz, gradul de hidroliză depinde de temperatură prin intermediul Kw, de 
tăria acidului slab (Ka) şi de concentraţia sării. 

3. 7.3. HIDROLIZA SĂRURILOR FORMATE DIN ACIZI SLABI ŞI BAZE SLABE 

I 

Constanta de hidroliză. Reac~a de hidroliză în cazul unei astfel de sări ( de tip 
KCN) este: 
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M" + A- + HOH 

Constanta de hidroliză : 

K _ [HA]·[MOH] 
h - [M+ ] · [ A - ] 

HA+ MOH (3.1 S 1) 

(3.152) 

Înlocuind şi în acest caz concentraţiile [HA] şi [MOH] în funcţie de constahta de 
aciditate şi constanta de bazicitate: 

(3.153) 

(3.154) 

(3.155) 

Deci constanta de hidrotiză a unei sări rezultate dintr-un acid slab şi o bază slabă 
este ega1ă cu raportul diptte produsul ionic al apei şi produsul constantelor de aciditate şi 
respectiv bazicitate. 

Calculul p.H-ului. Din reacţia de · hidroliză a unei sAri care provine dintr-o bază 
slabă şi un acid slab, rezultă concenttatii egale de acid slab HA, cât şi de bază slabă MOH. 

De asemenea se consideră că după reactia de hidroliză concentraţia sării MA nu .este 
diferită de concentraţia iniţială. 

(3.156) 

A , 

In aceste condiţii, constanta de hidroliză devitte: 
', 

,. 

K = (HA]2 = [MOH]2 = KW 
h C2 C2 l( ·K a b 

(3.1S7) 

Din expresia constantei de aciditate a acidului HA se poate deduce concentraţia 
ionilor de hidrogen: 

(3.158) 
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Înlocuind această valoare în relaţia constantei de hidroliză 
[H]2 ·[A-]2 · 

Kh----­- K2 .c2 
a 

Înlocuind [ A-] cu valoarea concentraţiei de sare: 

KW [H+]2 
=--

Ka ·Kb K2 
a 

(3.159) 

(3.160) 

De unde concentraţia ionilor de hidrogen: 

(3.161) 

Co1ogaritmând relaţia: 

(3.162) 

Concentraţia ionilor de hidrogen în cazul hidrolizei unei sări provenite de la un acid slab şi 
o bază slabă este independe ntă de concentratia sării dizolvate ,ŞÎ depinde de valoarea 
constantelor de aciditate, re~pectiv de bazicitate a electroliţilor slabi. 

Gl'adul de hidro l Lr ă. Pentru calcularea gradului de hidroliză al reacţiei dintre sarea 
ce provine de la o b:v,ă slabă şi un acid slab şi apă, se ţine seama de faptul: 

[HA] =[MOH]== h-C 
Jaf 

Înlocuind în relaţia constantei de hidroliză rezultă: 

h2. c2 h2 
K - ---- == ---

h - C2 • (l- h)2 (1- h)2 

(3.163) 

(3.164) 

(3.165) 

Hidroliza acestor săruri este mai puterpică şi nu se mai poate aproxima J - h ~ l. 
! 
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Valoarea gradului de hidroliză devine: 

h= p:;; 
1 + p:;; (3.166) 

Cum Kh = Kw , rezultă că gradul de hidroliză nu depinde de cbn~entraţia sării. 
Ka ·Kb 

l7 .4. HIDROLIZA SĂRURILOR NEUTRE DE TIP Na111A 

Din această categorie de sămri amintim Na2C03 şi Na-'P04. În soluţie apoasă 
sărurile sunt total disociate în ioni: 

iar anionul A01
- hidrolizează În trepte: 

A 111
- + H20 

HA<m-l>- + H20 
HA<m-l>- + HO­
H2A <m-2>- + Ho-

(3.167) 

Fiecare echilibru este caracterizat prin constantele de hidroliză Kh , Kh , ... , Kh . 
· I 2 m 

Hidroliza cea mai puternică este în prima treaptă. Constantele de hidroliză, gradul de 
hidroliză şi pH-ul se calculează asemănator ca în cazul hidrolizei sărurilor de tip NaA şi au 
unnătoarele relaţii: 

Relaţiile sunt mai puţin exacţ_~ datorită hidrolizei mai puternice (deci 1- h ~ 1 ). 
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1. FCHILIBRE CU SCHIMB DE PROTONI 

3.7.5 . H IDROLlZA SOLUŢIILOR APO ASE DE SĂRURI ACIDE 

Sărurile, electrol i ţi tari, în soluţii apoase ionizează total confonn echi libn1lui: 

MHA (3.169) 

ionul HA- funcţionând ca un acid slab: 

(3. J 70) 

Acest ion manifestă însă şi caracter bazic, acceptând un proton pentru a trece în 
acidul H2A: 

Concentraţia ionului A 2- este dată de: 

sau: 

[A 2- ] = [HA-] +[H 2A] 
[A 2-]=[H 10+]+[H2A] 

(3 .17 I) 

(3.172) 

(3. I 73) 

Înlocuind În relaţia (3.173) valorile [A2
-] şi [H2A] cu valorile calculate din 

constantele parţiale K
01 

şi Ka
2 

se obţine: 

sau: 

(3.174) 

(3.175) 

Sarea fiind complet ionizată şi aciditatea HA- slabă, se poate considera [HA -]= Cs şi 

înlocuind în relaţia (3.175) se obţine : 

(3.176) 

de unde: 

(3. J 77) 

Dacă valoarea lui K
31 

este mică faţă de concentraţia sării, valoarea {K
3 1 

+ Cs) se 

poate considera sensibil egală cu Cs şi: 

r . ) 
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sau : 

(3.178) 

(3.179) 

Valoarea pH-ului depinde de mărimea celor două constante de aciditate K11 şi 

Cu relaţia Henderson aplicată echilibrului: 

HA- + HA­
Bază2 Acid, 

H2A + A2-
Acid2 Bază1 

pH-ul soluţiei sărurilor acide se calculează după relaţia: 

Ţinând seama de constantele de aciditate ale acidului H2A şi că [Bant2l=[Acidi); 
rezultă : 

1 I 
pH = - pK 1 + - PK2 

2 2 
(3. t 79a) 

3.7 .6. APLICAŢII ALE HIDROLIZEI ÎN ANALIZĂ 

Fenomenul de hidroliză este întâlnit în analiză, uneori fiind dorit, alteori stâttjenind 
operaţiile analitice. · 

· Astfel , la precipitarea cationilor din grupa a II-a analitică reactivul de grupă, 
carbonatul de amoniu, la concentraţie O, 1 mol r1 atinge un grad de hidroliză 0,74, iar 
sulfura de amoniu pentru grupa a 111-a pentru aceeaşi concet1traţie, de ~1. 

Reac~ile de hidroliză care se produc"pentru cei doi reactivi în prima treaptă, sunt: 

(Nlii)2CO3 + HOH 
(NRi)2S + HOH 

NH4HCO3 + NI-h + H20 
NH4HS + NH3 + H20 

(3.180) 
(3.181} 

Deoarece carbonaţii acizi şi sulfurile acide ale ionilor metalelor grele sunt compuşi 
uşor solubili, trebuie prevenită reacţia de hidro11iză şi precipitarea io~iţor grupeţ a 11-a ş! a 
III-a se realizează în soluţii amoniacale, când rezultă: · · 
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HCo,· + NH1 
Hs· + NH, 

cot + NH4+ 
s2

· + NH/ 
(3.182) 
(3.183) 

când se pot precipita carbonaţii neutri şi sulfurile neutre. Pentru unii ioni (de exemplu: 
Bi'+, Sb +, Sn2+) reacţiile de hidroliză servesc drept reacţii de identi ficare, deoarece 
sărurile acestor ioni în reacţie cu apa conduc la compuşi greu solubili : 

BiCh + I-hO 
SbCl) + H20 

BiOCl + 2 HCI 
SbOCl + 2 HCI 

Compuşii rezultaţi BiOCI şi SbOCI sunt greu solubili. 

(3.184) 
(3.185) 

Hidroliza este folosită pentru obţinerea unor reactivi, în mediu de reacţie, utilizaţi la 
precipi tarea unor cationi : 

s 
CH3-C::: NH

2 
+ 2 H20 CH3-C(~H + H2S + NH, 

MS+ 2W H2S + M
2
+ ----

3.8. SOLUŢII Î AMPON 

În multe soluţii, când se adaugă un acid sau o bază tare, pH-ul se schimbă foarte 
puţin. Aceste soluţii care au tendinţa să reziste la schimbarea pH-ului, sunt numite soluţii 
tampon_. 

Soluţiile tampon au o mare importanţă. Astfel pentru a decurge în mod adecvat, 
multe procese fiziologice necesită un pH fix, adeseori, domeniul în care poate varia pH-ul 
este foarte strâmt. Pentru a se menţine acest pH, natura a introdus în sistem substanţe 
tampon. În mod frecvent componente ale acestora sunt utilizate de către chimişti şi 
biochimişti în laborator. În cadrul chimiei experimentale este esenţial să se păstreze 
controlul pH-ului. 

Este nt:,~esar să fie înţelese condiţiile pe care trebuie să le îndeplinească o soluţie 
tampon . 

3.8.1. MECANISMUL DE FUNCŢIONARE AL SISTEMELOR TAMPON 

Cel mai impo1tant tip de soluţie tampon este realizat prin dizolvarea în apă a unui 
·acid slab şi a uneia dintre sărurile sale sau prin dizolvarea în apă a unei baze slabe şi a 
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uneia dintre sărurile sale. De exemplu, să considen'im întâi cazul în care ionizarea are loc 
conform ecuaţiei: 

(3,186) 

Dacă se adaugă sarea acidului slab, NaA, atunci concentraţia ionilor H3O+ va 
scădea , conform principiului lui Le Chatelier, aceasta înseamnă că echilibntl se deplasează 
spre stânga. 

Dacă în soluţie se adaugă un acid tare, atunci are loc asocierea cu anionul A-1 

existând o mare rezervă de anionul A-, se observă numai o mică schimbare a pH-ului. 
Atunci dind în soluţie se adaugă o bază tare, are loc neutralizarea ionului hidroniu din 
echilibrul (3 .186). 

Un tampon realizat dintr-o bază slabă MOH şi sarea bazei slabe cu un acid tare 
(MCI) poate fi scris în mod ,malog: 

MOH + I---IOH (3.187) 

Pe măsură ce se adaugă ioni hidroniu, ei sunt neutralizaţi de ionii Ho-, dacă se 
adaugă o bază tare aceştia sunt consumaţi şi prin reacţia cu M~ se va forma o bază slab 
nedisociată. 

Astfel, prin adăugarea unui electrolit tare (acid sau bază) sistemul tampon 
acţionează printr-o componentă, neutralizând ionii H3O+ sau Ho- cu transformarea în 
componenta crnţj ugată . 

Considerăm un amestec tampon format din CH3COOH - CH3COONa la care se 
adaugă I-ICI, acesta va reacţiona cu baza din sistem, ionul acetat, formând acid acetic, care 
se adaugă la concentratia iniţială : 

(3J88) 

Atunci când se adaugă un hidroxid alcalin, acesta va intra în reacţie cu acidul acetic, 
când se formează acetat alcalin care se adaugă cantităţii iniţiale, neutralizându-se 
bazicitatea electrolitului tare: 

(3. 189) 

Ionii Cr ş!_ Na+ fiind neutri nu influenţează reacţia. 

3.8.2. pi-I-ul SOLUŢIILOR TAMPON 

Se consideră cazul general al unui amestec tampon format dintr-un acid slab şi sarea sa. 
Acidul slab, ionizează, disocierea fiind influenţată de prezenţa sării, care prin ionul comun 
o relro!::,rradează : 
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(3.190) 

echilibru caracterizat de constanta de aciditate: 

(3.19 1) 

Din expresia constm1tei de aciditate rezultă concentraţia ionilor de hidrogen, 
respectiv pH-ul: 

ŞI 

pH = pK + lg1 [ A - ] 
a ' lHA] 

(3 .191) 

sau: 

H K I 
[Baza conjugata] 

P = P 3 + g--- [Acid] (3. J 92) 

Relaţia de mai sus este frecvent utili zată, dar este limitată la acizi slabi şi sarea lor 
să fie complet ionizată . 

pH-ul soluţiei tampon depinde de raportul concentraţiilor celor două componente. 
Temperatura nu influenţează pi-I-ul sistemelor formate din acizi slabi şi sămrile lor~ În 
schimb, în cazul soluţiilor formate dintr-o bazfl slabă şi snrea corespunzătoare, pH-ul este 
influenţat de temperatură, deoarece în formula de calcul intervine Kw, care este dependent 
de temperatură . Astfel , pentru tamponul NI IJ/NH/ valoarea pH-ului este dată de relaţia: 

[NH ] [Baza] 
pH = 14 - pKb + lg - J = 14 - pKb + lg . 

[NH1] [Acid] 

sau: 

deoarece 

3.8.3. CAPAClTATEA TAMPON 

PI-I= pK. + lg -[B_az_a_] 
a [ Acid] 

pK 3 = 14 - µKb 

I 

(3 .193) 

Puterea de rezistenţă a unui amestec tampon la adăugarea de acizi sau baze tari, 
nenţinând pH-ul aproape constant, constituie capacitatea tampon . 
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Cea mai bună capacitate tampon o au soluţiile în care cele ddttă .c@tn·ponente sunt de 
concentraţii egale. adică raportul concentraţiilor este egal cu unitatea. 

În aceste cazuri : 

pentru amestecuri HNNaA, şi 

pentru amestecuri bază slabă - sarea bazei slabe. O bună caf)â©ihtte de tamponare o 
prezintă şi tampoanele ale căror raport între concentraţiile componehttlot ~ste cuprinsă 
" 10-2 . 102 mtre şt . 

Pentru aceste limite: 

pH = pKa ± 2 

pentru tampoane acizi slabi şi sărurile lor şi 

pentn1 tampoanele baze slabe şi sămrile bazelor slabe. 
În afara acestor limite capacitatea tampon este foarte slabă. 

3.8.4. INDICELE DE TAMPONARE 

O măsură a capacităţii de tamponare este cantitatea de acid sau 'bază tare necesară 
pentru a schimba valoarea pH-ului cu anumite mărimi. Cu cât aoeaB;tti ţ~titate este tnai 
mare cu atât tamponul este mai bun, are o capacitate de tamponare mai ddic-ată. · 

Van Slyke a introdus noţiunea de indice de tamponare; care reprezintă variaţia pH­
ului la adăugarea unei cantităţi de acid sau bază tare: 

(3.194) 

unde: dm este numărul de echivalenţi de acid tare sau bază tare adăugat, 
dpH variaţia de pH la adăugare de acid sau bază tare. 
În figura 3 .1 . se reprezintă variaţia indicelui de tamponare cu pH-ul ·pentru sistemul 

tampon fonnat din CH3COOH - CH3COONa 0,1 M. 
Indicele de tamponare minim este când tamponul este fonnat dintr-un singur 

component, acid acetic (pH=2,87) sau acetat de sodiu (pH=8,87). 
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6 
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2 

/\mestec echimolccular 
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Fig. 3.1. Indicele tampon pentrn un sistem 
CH3COOH I CH3COONa O, I M funcţie de pH. 

Acest tampon are un indice de tamponare maxim , când cele două componente sunt 
în concentraţii echimoleculare adică pH=pK11 • O soluţie formată numai din acid acetic are 
indicele de tamponare 8,30-1 o-\ pe când o soluţie tampon formată numai din acetat de 
sodiu are f3 =3,5· l0-5

. 

3.8.5 . Sisteme fiziologice 

Cele mai importante sisteme fiziologice tampon se găsesc în organismele vii. 
Astfel, în mod normal la om pH-ul sângelui se menţine aproximativ constant la valoarea 
pH=7 ,40±0,05 . _ 

Sistemele tampon la nivelul sân gelui sunt: H2CO3 -NaHCO3; NaHPO4 - Na2PO4 ; 

hemoglobină acidă (ffoH) - hemoglobinat de K (HbK); proteină acidă - proteinat de sodiu. 
Cele mai impmtante sisteme tampon sunt carbonaţii şi fosfaţii. Din punct de vedere 
fiziologic, sistemul tampon HCO3-/H2CO3 prezintă o deosebită importanţă deoarece prin 
intermediul lui se efectuează transportul de CO2 în sânge. 

În curstil_ unor procese metabolice normale glucidele şi grăsimile se oxidează practic 
complet la bioxid de carbon şi apă constituind astfel sursa majoră de energie a 
organismului. Bioxidul de carbon format se dizolvă în apă şi apoi difuzează prin plasmă în 
eritrocite unde cu apa în prezenţa unei enzime (anhidraza carbonică) trece practic total în 
H2CO3 a cărni constantă în prima treaptă de ionizare este pKa , = 6,1 . 

enzima 
(3.195) 
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Determinarea clinica a pH-ului sângelui se limitează la raportul HCO3"/H2CO3 rezultat din 
prima ionizare a H2COJ'. 

(3.196) 

din relaţja Hendersot1 - Hasselbach: 

H = 6 1 + t [Hco; 1 
p ' g[H CO ] 

2 3 

(3.197) 

Pentru valoarea pH-ului sângelui de 7,40, raportul HCO3-/1-hCO3 este de circa 
11,20. Trebuie subliniat faptul că H2CO3 reprezintă bioxidul de carbon dizolvat şi că 
volumul total de gaz în sânge este direct proporţional cu presiunea parţială ·a gazului din 
sânge, precum şi cu coeficientul său de solubilitate. 

Coeficientul de solubilitate al CO2 în plasma sanguină ta 38°C şi la o presiune de 
760 mm Hg este de 0,51 ml CO2. 

Luând în considerare proprietăţile gazelor la 38°C valoarea pH-ului este: 

CHco-
pH = 6, 1 O+ lg 3 (3 .198) 

0,03 • Pco
2 

unde: 
CHco- este concentraţia milimolară 

3 

Pco este presiunea parţială a CO2 în sânge. 
2 

În condiţii normale, când pH-ut sângelui este 7,40, pCO2 este 40 mtnHg. 
În eritrocite se găsesc două sisteme acido-bazice: oxihemoglobina (HHem 0 2) şi 

hemoglobina (HHem). 

HHemO2 

HHem 

lt· + Hemo2· 

H1
· + Hem· 

pKa=6,68 

pKa=7,93 

,Dintre acestea în special Hem· exercită o acţiune de tamponare asupra acidului 
carbonic: ,. 

HHem + HCO3- (3.199) 
I . . 

Astfel, cantitatea de CO2 produsă de ţesuturi este transformată la nivelul eritrocitelor 
în HCO3-. 
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Ionii HCO3.- transportati de sânge aJung în pl~mâni unde hemoglobina este 
oxigenată la oxihemoglobină: 

HHem + 02 (3.200) 

iar ionii de hidrogen proveniţi din ionizarea oxih'emoglobinei protonează HCO3- : 

Acidţtl carbonic format se descompune sub acţiunea enzimei anhidrază carbonică în 
CO2 şi apă care se elimină prin plămâni în procesul respiratiei. 

În procesele metabolice orice dereglare a acestor mecanisme are ca efect o dereglare 
a diferitelor procese biochimice cu consecinţe uneori vitale asupra vieţii organismelor vii. 

3.9. DISTRIBUŢIA DIFERITELOR SPECII ÎN FUNCŢIE DE PH. 

DIAGRAME DE DISTRJBUŢIE. 

Echilibrul acid - bază conjugată în cazul electroliţilor slabi este influentat de 
valoarea pH-ului mediului, încât concentraţia fiecărei forme moleculare, ionizate, depind 
de reacţia mediului. 

Se consideră un acid monoprotic slab, care în soluţie apoasă ionizeazl după reacţia: 

(3.201) 

caracterizat de constanta de aciditate Ka: 

• 

notând cu C0 concentraţia totală (analitică) a acidului HA se poate scrie: 

(3.202) 

relaţia este valabilă, oricare ar fi pH-ul soluţiei. 
Ţinând seamitde expresia constantei de aciditate K a relaţia (3.202) devine: 
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Concentraţiile la echilibru ale bazei [A-] şi acidului [HA] nedisociat sunt: 

(3 ,203) 

ŞI 

(3.204) 

Gradul de formare a (fracţia) în so1uţie a uneia din speciile chimice care rezultă la 
dizolvarea acidului este rapm1ul dintre concentraţia speciei la echilibru şi suma 
concentraţiilor la echilibru ale speciilor care apar la dizolvarea acidului (concentraţia 
totală). 

Gradul de formare pentru acidul monoprotic sunt u 1 şi a.o : 

[HA] [H 3O+] 
U1=--=--'----

Ca [H 3o+] + K
8 

(3.205) 

şi 

(3.206) 

Asemănător pot fi calculate concentraţiile la echilibru ale poliacizilor. 
. În cazul acidului fosforic echilibrele de ionizare sunt: 

K = [H30+] • [1-I2~04] == 11- 10- 2 
a, [H3PO,d . ' . 

. H PO -+I-t O -.-.::::=~ H3O++HPO4
2-. 2 4 2 ...... 

K ==[H3O+],(HPO;-Ji::: 75 _10-a 
a2 [H2P04] , 

K :::i[H30+],(P0l-1c:48-10-13 
83 [HPO}-] ' 

Conceilttaţia totală a acidului fosforic este: 
,, 

(3.207) 

Concentraţiile speciilor prezente în soluţie sunt: 
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Concentraţiile speciilor [PO/-] ş, [HPO/-] în funcţie de H3PO4 vor fi: 

Astfel detenninarea speciei H3PO4 din soluţie se ob~ne: 

şi concentraţia speciei [H3PO4] este: 

iar gradul de formate a 3 este: 

[H3P04 ] [H30+{J 
a---------------~--------

3 - CH3P04 - [H30+]3 + Ka.(H30+]2 + Ka1 a)H30+]+ Ka,Ka2Ka3 
(3 .208) 

Similar se calculează concentraţiile celorlalte specii şi gradele de formare corespunzătoare: ,. 
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[H 2P04J K31 [H 30 +)2 

a.2 = CH _,P04 = [H30+]J +Ka,[H _10+]2 +Ka,Ka2[H30+]+Ka,Ka2Ka3 
(3.209) 

a.I = p-lPO~- ] = K 81 K32 [H30+] 

CH3P04 [H30+]3 + Ka, [H30+]2 + Ka,Ka2 [H30+] + Ka1Ka2Ka3 
(3.210) 

{3.211) 

• 
• 

Suma gradelor de formare este: 

• 
'. Prin reprezentarea grafică a grade]or de formare în funcţie de pH se obţin 

diagrat ele a.11 -pH pentru acidul fosforic din figura 3.2. 
Din diagramă se desprinde preze11ţa a patru specii în funcţie de pH. 
O astfel de diagramă permite stabilirea domeniilor în care sunt prezente difetite1e 

specii în funcţie de pH şi alegerea cea mai bună pentru prepararea soluţiilor tampon. 
Astfel, la pH=2±1 se pot prepara soluţii tampon în care sunt speciile ll3P04 şi H2P04-
amestecul J-12P04- şi HP0/-1a pH=7,l±l şi amestecul HPo/- şi Po/· la un pH=l2,3±1. 
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1.0 

0,8 

0.6 -
a ao 

(H,P04 . 

0,4 -

0,2 

2 4 6 8 12 14 
pH 

Fig. 3.2. Speciile fracţiilor H~PO4 funcţie de pH. Diagramele awpH pentru H3PO4. 

3.] 0 PROBLEME 

1. Să se afle pH-ul unei soluţii de NaOH 10-4 M şi al unei soluţii de NaOH 1 o-8 M. 
Rezolvare: 

• pOH=-lgl0-4 pOH=4,00 pH=l4-pOH=10,00 
• În cazul soluţiei de NaOH I 0-8 M trebuie să se ~nă seama de [Ho-] rezultată prin 

disocierea apei: 

[HO-J1otal == [HO-JNaOH + [HO-]H O 
2 

[HO-]total = 10-R + 10-7 = 10-100-1 + l) = 1,1-10-7 mol 1·1 

pOH = 7 - lg 1,1 pOH = 6,96 
pH = 7,04 

2. Care este pH-ul unei soluţii de NH3 25% (p=0,8 g/cm3)? 
Se dăKb=2·10-5 ~ MNH =17. 

3 

Rezolvare: 
ms= 0,8 · 1 OOO = goo g soluţie NH3 

25· 800 200 
md =--=200 gNH 3 [NH 3]=-=11,76 mol/L 

100 17 
Concentraţia ionilor oxidril: 
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[HO- ]= ✓2 · 10- 5 · 11,76 = 1,53 · 10- 2 

pOH = 1,82 
pH = 12, 18 

3. Câţi cm1 dintr-o soluţie de H2SO4 1,5 N sunt necesari pentru a prepara 500 cm3 soluţie 
de H2SO4 cu pH = 1,5? 
Ce valoare va avea pH-ul soluţiei de H2SO4 în cazul în care peste această soluţie se 
adaugă 500 cm 3 KOH 5· l 0-2 M? 

Rezolvare: 

Concentraţia ionilor HO- rămasă nereactionată cu H2SO4 este: 

[H0- ]=500·5·10-
2

-500·3,16·10-
2 

= 500 _10-2 ·(5 _ 316)= 92 . 10-3 M 
500 + 500 1000 ' ' 

pOH = 2,04 ; pH = 11,96 

4. Se dizolvă 0,8500 g NH3 în 1 OOO cm 3 soluţie. Se cere: 
a) pH-ul soluţiei 
b) Câte grame de NH4C) trebuie să se adauge soluţiei pentru ca pH-ul să devină 

egal cu 9,00 ? 
Se dau: Kb=2·10-5

; MNH
3 
=17; MNH

4
c1=53,5 . 

Rezolvare: 

a) [NH ] = 0,8500 
3 

17 · 0,1 
Considerăm echilibrul: 

NH3 + H2O = NH4+ + 
Bază 1 Acid, Acid2 

pH = 7 + _!_pKNH , + ..!_lg[NH3 ] 
2 4 2 

1 l _ t 
PH = 7 + - · 9 3 + - · lg5 · IO 

2 ' 2 
pH = 11 ,65 - O, 15 = J 1,50 
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Bază2 

pKb = 4,70 

pKa = 14 - 4,70 = 9,30 
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b) Cantitatea de Nn~cl se detennină ţinând seama că amestecul este o soluţie tampon al 
cărui pH este dat de relatia: 

pH = pKa + lg--[_B_a_za_ ] -
[Acid conjugat] 

pH = pK + lg [NH 3 ] 9 00 = 9 3 + lg O,S 
a [NHt] ' ' [NH!] 

gNl-f CI =53,5 · 0,] = 5,35 
4 

0,30 - 0,30 = -lg[N"4 ,._] 
[NH/] = 1 mol L-1 

5. Ce pH are o soluţie obţinută prin amestecarea a I O ml soluţie CH3COOH 10-1 M cu 20 
ml soluţie CH3COONa 10-1 M? 
Se dă: Ku = 2· 1 o-5

. 

Rezolvare: 
Deoarece cele două solutii (CH3COOH şi CH3COONa) nu sunt de volume egale, 

pentru calcularea concentraţiilor de CH3COOH şi CH3COONa trebuie să se ţină seama de 
volumul total. 
Astfel, pentru CH3COOH: 

ni Vi = nr vr 
10- 1 -10 2 

nr=---= 3,3-10- mol/ L 
30 

pentru CH3COONa: 

n = 1 
O · 

20 
= 6 6 · I o-2 mol / L 

r 30 ' 
Valoarea de pH este dată de relaţia: 

H = K + 1 ICH 1COONa] 
p p a g [CH 

3
COOH] 

H = 4 76 + I 6•6 . I o-i pH = 5,06 
p ' g33.10- 2 , 

6. Câte grame de CH3COONa trebuie să se adauge la 200 ml soluţie de CH3COOH 10-1 

M, pentm ca pH-ul soluţiei să fie 4,70 ? 
Se dau: ~ = 2-10-5 ; McH

3
cooNa = 82 . 

,. 
Rezolvare: . 
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7. Ce cantitate de Nal -12PO4 şi de Na2HP04 trebuie să se amestece pentru a prepara I I de 
soluţie tampon cu pH = 7,45, dacă tăria ionică este 0,1 O? 
Se <lă: K., =7,5-I0-·1 ; Ka =6,2-10-8

; Ka = 1,78-10- 12
; 

' I 2 J 

MNa HPO =142 ; MNaH PO = 120. 
2 . 4 2 4 

Rezolvare: 
Notăm : x=[Na2HPO4] 

y=lNaH2PO,i] 
Pentru amestecul Nal-IiPO4 + Na2HP04, tăria ionică va fi: 

µ = ; ( 2 . I 2 
. X + 2 2 

. X + I 2 
. y + i2 . y) = 0,100 

µ = 3 x + y = O, I 00 

Din relaţia lui Henderson: 
[HP0 2

- ] 
pH = pK + lg 4 

a2 [H PO-] 
pK8 = 7,21 

2 

X 
7;45 = 7,21 + lg-

y 
Obţinem sistemul de ecuaţii: 

3x + y = O, 100 
x=l,74y 

. 2 4 

x = 0,0280 M 
y = 0,0161 M 

gNa HPO = 0,0280 · 142 = 3,9760 g 
2 4 

gNaH
2
P0

4 
= 0,0161 · 120 = 1,9320 g 

x = l,74y 

8. Să se arate cum se modifică pH-ul următoarelor solutii ]a adăugarea a 0,1 moli HCI sau 
O, 1 moli NaOH: 

a) 11 apă distilată; 
b) l l soluţie CH 3COOH 1 M; 
c) 11 soluţie CI-hCOONa l M. • 

Se dă: K11 = 2 · 1 0-5
. 

Rezolvare: 
a) pH-ul iniţial este 7,00. 
În cazul în care se adaugă O, 1 moli HCI, pH-ul soluţiei devine: 

pH = 1,00 . 
În cazul în care se adaugă O, 1 moli NaOH, pH~ul soluţiei devine: 

pOH = I pH= 13 
b) Iniţial ÎP soluţie avem CH3COOH, pH-ul este dat de relaţia: 
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[H 30~]=JKa ·C=~0- 5 -1 =4 ,47 -I0- 3 pH=2,35 

În cazul în care se ad::mgă O, I moli HCI, putem neglija concentraţia HJO+ proveniţi din 
CthCOOH, atunci: 

pH= l,00 
În cazul în care se adaugă O, I moli NaOH, avem o soluţie tampon: 

H. _ K I [CH 3COONa] p - p a + g----'~----
[CH 3COOH]nereactionat 

o] 
pH = 4,70 + lg~- pH = 3,75 

0,9 

c) Jniţial în soluţie avem CH3COONa al cărui pH se calculează astfel: 
CfhCOo- + H2O -:::;:=:::=~ CH3COOH + ao-
baza2 acid, acid2 bazai 

pKa
1 

+ pKa 1 . 1
1 

[bazai] 
pH = ----'----=-- + - g----"'--

2 2 [acidi] 

pH = 7 + 2,35 = 9,35 
În cazul în care se adaugă O, I moli HCI, obţinem o soluţie tampon 
CH3COOH/CH3COONa: 

H = K + I [baza] ncl'C{lctionata 
p p a g [acid] 

09 
pH = 4,7 + lg-'- pH = 5,65 

0,1 
În cazul în care se adaugă O, 1 moli NaOH 

[HO-] = I 0-1 pOH = 1,00 pH= 13 

9; Concentraţia totală de fosfat dintr-o probă de sânge este de 3,0· l 0-3 M. Dacă pi-I-ul 
probei de sânge este 7,45, care sunt concentraţiile de H2PO4- şi de HPO/- din sânge? 
Se da: K8 =7,5-10-3

; K 8 =6,2-10-8
; Ka =l,78-10-12

. 
I 1 3 

Rezolvare: 
Notăm: X= [H2PO4-) 

y = [HPO42
-] X+ y = 3,0·10-J 

X 
7,45 = 7,21 + lg-

y 
Sistemul care îl avem acum: 

X+ y = 0,0003 
y=l,74x 

x = I 09.10-3 M , 
y= l,91·10-3 M 

91 

174= y , y = 1,74x 
X 

[H2PO4-] = l,09-10-3 M 
[HPO42

-] = 1,91-10-3 M 
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I O. Se amestecă 20 cm:i dintr-o soluţie de H2SO4 2-10-1 N cu 12 cm3 dintr-o soluţie de 
NaOI I 5-10·1 N, la c<lre se adaugă şi 0,8560g NH4Cl. Ce pH are soluţia obţinută? 
Se dă: Kt, = 2-10·5 ; M NH4CI =53,5 . 

Rezolvare: 
Se calculează [NaOH] în exces, care reacţionează cu NH4CI. 

[NaOH] = 12-5-10- l-20·2·10-I =625-10-2 M 
exces 2 O + I 2 , 

[NI-I CI]= O,BS60 = 5-10- 1 M 
4 

53 5- 32 · I 0- 3 

' 
NH4CI + NaOI-1 = Nl-b + NaCI + H2O 

[NH:i]ohlinut = [NaOH]cxm = 6,25-10·2 M 
[NI L,Cll-= 5-10·1 

- 6,25-10-2 = 4,375-to·1 M 
[Nil] 625-10-2 

pH = pK + lg----:i- = 9,3 + lg ' pH = 8,45 
a [NI-I CI] 4 375 · I 0- 1 

4 . , 
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-1 Ff !f li lll~F I I l S< 1111\,m fJF IONI SAU MOI .FCULE 
ITIIII lf;RF. DF. f'OMPLEX ARE 

4. ECllll, I BIU: C1l SCllli\ lB DE IONI SA \! UE l\·1 0LE('l1LE. 
ECllll ,IBRE DE COI\H'LEX ARE 

4.1. DEFINIRFA C'OM RIN A Tll l.OR COMPLFXF 

~onform teoriei comdinntive clahoratil de Alfred Werner în 1893, combinaţiile 

complexe sunt compuşi chimici de ordin supcri<'r, ohtinuti prin combinarea a două substanţe 
chimice simple. Ele con!in 1111 i()ll nictnlic central în jurul căruin sunt grnpate (coordinate) 
molei.lu le neutre sau anioni cc11 e for111cază rişn -numita sferă de coordinatie. Combi,rnţiile 
complex.e se fonneaz.ă prin leg}Huri principr1lc şi secundme. Werner considera valente 
principale acele nfi11itnti ce co11d11c la formarea combinaţiilor simple (de ordinul întâi), iar 
valentele secull(lme, c1celc af'inirnţi sau forţe ( dirijate în spaţiu), realizate între substanţele 
simple, cnre parlicipfi ln l'onnmea cornhinatiilor de ordin superior (complexe). Astfel, 
moleculele de [11lln11iac se 1111csc (se combinii), prin valenţele secundare, cu moleculele de 
cloruni de cupni, de azotc1t de rirginl, etc. fonrn1nd combinnţii de ordi1i superior confonTI 
echilibrelor: 

CuCl2 -i 

AgNOJ 
lCu(NI I 1 }1 ICl2 

-::::;:===:.. IAg(Nll.,)ilNOJ 
(iv.1) 
(iv.2) 

Werner a evidenţiat sfera de coordinarc a combinaţiilor complexe indicând între 
paranteze mari, unitnlen structuralei cc l111H.:\io11ct11.r'I ca un complex . /\st fel, într-o combinaţie 
complexă se disting~ o sfer~ de coordinme, fornrnti'i din ionul metalic central şi anionii sau 
moleculele neutre legate direct de ionul 1nct,1lic şi o sferă de ionizare, care conţine ionii mai 
slab legati . Combinaţiile complexe îşi 111enti11 în soluţie într-o miisură mai mare sau mai mică 
sfera de coordina\ie (funcţioncaz~1 ca electrolit slab) , Ionii ce se găsesc în afara sferei de 
coordinaţie, în sohitie apoas~, sunt disociaţi şi pot fi uşor substituiti cu alţi ioni spre 
deosebire de cei <lin sfera de coordinarc: 

[Cu(NI l_1}1JC12 --- IC11(NH1),,]2+ + 2 c1-
[Cu(NI-I_,)4)Cl2+2 AgN0.1--- [Cu(NI 1.,)4](NOJ)2 + 2 AgCI 

(iv.3) 
(iv.4) 

fonii complecşi (sfora de coordinarc) disociază, confonn teoriei electrolitilor slabi, foarte 
pu\in şi în trepte: 

[Cu( NI [_1)4] 2
+ 

[Cu(NI 11)1] 2
~ 

l).3 

[C11(NH:1h]2
+ + Nl-h 

[Cu(NHJh]2+ + Nfh 

Cu2
+ + Nf-'3 

(iv.5) 
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4. ECHILIBRE CU SCHIMB DE ION I SAU MOLECULE 
ECHILIBRE DE COMPLEXARE 

Comb.inaţiile complexe pot fi considerate şi ca "produse de neutralizare" ale acizilor 
şi bazelor de tip Lewis, unde acizii sunt ionii metalici ce conţin orbitali liberi, iar bazele sunt 
anionii sau molec.ule1e neutre care conţin dublete de electroni capabile să participe la 
fonnarea legăturilor covalent-coordinative cu ionul metalic: 

(4..l) 

Conform acestor echilibre, combinaţiile complexe sunt considerate substanţe do·noare 
de ioni sau molecule (această teorie este 'importantă din punct de vedere analitic) şi ele pot 
fi reprezentate prin echiHbml general : 

sau 
Donor 

[MLNr-mN 
complex superior 

Acceptor + i 1t 

[MLN_iJ11-(N-i)m + i Ltn­
cornplcx inferior 

(4.1) 

unde: Donorul este. într-un echilibru de complexare, combinaţia comp1€xă de ordin 
superior; 
Atce.pto·rul este combinaţia complexă de ordin inferior inclusiv ionul metalic 
( comp I.ex de ordinul zero); 
?t este li.gandul (molecule cu caracter bazic sau anioni); 
i rep-rezit1tă hurnărul de liganzi cedaţi sau acceptaţi de combinaţia complexă; 
N este nt1măntl de coordinaţie maxim (număml maxim de liganzi monodentaţi 
coordinaţi de ionul metalic). El depinde de raza ionului metalic şi a ligandtilui (în 
cazul excesului de ligand). 
Această definiţie a cotribinaţiilor complexe consideră sărurile simple complecşi 

ittferiori sau cazuri particulare ale combinaţiilor complexe. Astfel, sămrile: AgCN; AgCl, 
Fe(SCN)3, Fe(CN)3 simt complecşi inferiori ai combina~ilor complexe: [Ag(CN)2L 
(AgChr, [Fe(SCN)6]

3
-, respectiv [Fe(CN)6(. 

4.2. FORMAR,EA COMB.INAŢHLOR COMPLEXE 

În solutii apoase ionii metalici se găsesc sub formă hidratată sau sub fonnă de aquo­
complec·şi, [M(H20)Nt+, care sunt puţin stabili. În prezenţa unor liganzi, ce au capacitate 
tnai tnare de a fonna cotnplecşi,aquo-complecşii sw1t transfonnaţi, prin substihiirea par~ală 
sau totală a moleculelor de apă, în complecşi mai stabili, de compoziţie variabilă, în funcţie 
de conoentra~a de ligand adăugată, confonn echilibrelor: 

94 

[M(H20)N-iLan-im + i H20 
complex cu liganzi 
micşti (H20 şi L) 

(4.2) 
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4. ECHILIBRE CU SCHIMB DE I( lNl Sl\11 MUi J :CUU:'. 
ECl-lll.lHH F Dl : COMl'I F.XAHF. 

[M(H20)N]"+ + N Lm- -::::;:====::. (4 .3) 
exces 

Deoarece aquo-complecşii ionilor metalici sunt puţin stabili , de obicei, moleculele de 
apă nu se indică la scrierea. echilibrelor de formare a combinatiilor complexe, exceptând 
cazurile când ele au o semniflcaţje deosebită . Astfel, echilibrul de complexare se poate reda 
simplificat prin ecuatia: 

[MLi]n-im (4 .4) 

Scderea echiJibrulut de formare a combinaţiilor complexe s.e poate simplifica, în continuare, 
dacă se renunţă şi la indicarea sarcinilor electrice ale ionilor metalici şi ale liganzilor: 

M + iL (4.5) 

uttde t, indicele de coordinaţie al ionului rtteta1ic poate avea o valoare O ;:;; i ;:;; N în funcţie de 
concentraţia ligandului. Complecşii ce au i < N sunt considera~ complecşi inferiori şi suttt 
nesaturaţi coordinativ, iar complecşii cu 1 ;:;; i < N au caracter amf~ter, deoarece e1 pot 
funcţiona atât ca acceptori, cât şi ca donori de ioni sau molecule. 

Practic, combinaţiile complexe se fonnează În trepte (succesiv) în funcţie de 
cantitatea de ligand adăugată. Echilibrele de fonnare se pot reprezenta în două moduri şi 
sunt caracterizate prin: 
a) constanteie succesive de fonnare (K1; K2t .. . ,KN): 

M + L ML 

!' ML + 1., 

sau sub fonnă generală: 
li> 

b) constantele totale de fonnare (J31, Jh, ... , J3N) : 

95 

(4 .6) 

(4.7) 

(4.8) 

(4.9) 
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4. ECHILIBRE CU SCHIMB DE IONI SAU MOLF.CUl ,E 
ECHILIBRE OF. COMPLEXARE 

M + L ML 

M +2L 

M +NL 

sau sub fonnă generală : 

M +iL -:::;:::==~ MLi 13·= · [~~(1~i~N) 
I [M] · [Ll' . 

Între constantele de formare totale şi cele succesive există unnătoarele rela~i: 

N 
PN = K1·K2 .. . KN = nKi 

I 

(4 . JO) 

(4.11) 

(4 .12) 

(4.13) 

(4.14) 
(4.15) 

( 4.16) 

Constantele de f01mare reprezintă o măsură a stabilităţii combinaţiilor cotnplexe. Cu 
cât ele sunt mai mari. cu atât complecşii sunt mai stabili. Stabilitatea combinaţiilor 
complexe se poate aprecia şi prin valoarea constantelor de instabilitate sau de disociere. E1e 
sunt inversul constantelor de fonnare şi sunt exprimate prin relaţiile ( 4.17 şi 4.18) pentru 
cazul complexului MLi : 

(4.17) 

, 1 [ML- _iJ·[L] 
Ki= ---=----'-1-'----

Ki [MLd 
(4.18) 

unde: ~; reprezintă constanta totală de instabilitate, iar 

K'i constanta succesivă de instabilitate a complexului MLi. 

4.3. STABILITATEA COMBINAŢIILOR COMPLEXE 

Stabilitatea unei combina~i este repr~zentată cantitativ, aşa cum s-a arătat, prin 
constanta de stabilitate. Cu cât constanta de stabilitate a combina~ei complexe este mai 
mare, c.,.1 atât va fi mai mare concentTaţia acesteia, faţă de concentraţiile componenţilor din 
care se fonnează, deoarece echilibrnl de fonnare al complexului MLN: 
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4. ECIH11:..J:BRE CU SCf.f!l,MB O'E IOŢ)Jil S~!.;J.- ~t0tECUJ:,I;! 
· E6J;f!ÎUBRE T>E COMPtEkARI! 

M + NL 
. . . . \ 

caracterizat prin constanta de st.abihtate totală (4 .. t ?) este deplasat :qn1ti:tatjv •s1;>.re -d11e:;1;t,:ta. 
Consta,,ta de stabilitate este legată de tnă:riim:ile tennod~11a_111rce pri,, fi~la:ţi,a .(4.l 9)~ . 

. ' " . 

(4 .. 19). 

,, •' I 

Şi este o mă-sură a căldurii eliberate în reactfa de formare a C~lllh1J~-a:ţi\e.~ -c~t'lflŢ>le,ix:.e. · Ctr~t 
cantitatea de că.ldură dezvoltată înt.r~o reacţie este mai- mare, cµ -atât pr.0dhşii ·r(;}Zt'iţt.atf s.t:tttt 
tnaî stabifi. Dar, pentru aprecierea stabilită,ţi·i ooinbinaţdlor 001:lil.11>-lei§~ dfa~ p'tllbot clfe _'Vţ®-re 
tennodinmnic, t.rebuie să se ţină seama · nu numai de variaţia enta:Jpţ.ei. -( căldt~r.i-i, de:g~j~te . î11_ 

reacţia de fomiare a combinaţiei comp-lex-e), · AH, ci ş.î. de vari'~tia -enti:(ijpie,i ·•ueac~,ei 
respective ( a gradului de dezordine al si!fiternuh1j.)) .. AS, prţcwn ş,i de. al,ţi fa~t.ori.; Î~, g~ie11:ali 
interpretarea datelor referitoare. la stabilitatea c..omb.inatiflor cornpl~x:e are, la., bază :o .serie de 
caracteristici ale ionului metalic central şi a).e liganzilor, preouti\1 şi facfori le,gati .de mediul 
de reacţie. · · · 

4.3.1. INFLUENŢA NATURII TONILOR METALICI Şt A-UGANZf.~0:R ASU-PRA STABTLITĂ,Tlt 
COMBINAŢIILOR COMPLEXE 

Factorii mai itnportanţi luati ih considerare · la efa'bo-riit1'ea -tşor,i,ilor- -cl~şice 
{teoria coordina~ei a lui We-mer, teoria elţctrostrţti~ă precuântică; -f}.tc.;). şi , a iti:}oo:jJot­
tnodeme sau cuantice (teoria legăturii de v.alen.ţă. te.oria· c.âr.nptd\J\l,i Qtiş.talin· şfa - tig,all)Zilor) 
pentnt explicarea tipurilor de' 1eg·ă•h.1ri chi1ni-ţ.e 'în 001nbtnaţiile cotnp:le,xe fin şpe.ciail . a 
legăturii covalent„co0rdirtative)~ a fonnării şi a stahili.tăţi.i c0rnbina:~-il0;r ,e,p.i;p,1:1,le~e- Sl!ltlf. cei 
1egaţi de natura ionilor metalici şi a l'i-ganzflor. · .· · 

Natura ionilor metan.ci. Printre factorii lega.ţi d~ namra i.orulor tite.talicîi am1i;1,1tim.: 
cortfţgUraţia electronică, raza şi sarcina ionifor, ac~tltlle, p,@latî:zantă ş,i p:o.lariz~bi-litatea 
ionilor. · · · · 

Stabilitatea unei co111bina~i complexe creşte, în _gener.al, cu cre;şiere~ · afinităţii •perttrtJ 
electroni a ionului metalic şi cu bazicitatea ligandului. tJn-ion inetatic pentru a -fj un btirt 
generator de combinaţii complexe trebtJie să fie po1arizant puternic . şi â1 acelaşi timp să fie 
uşor po)arizapit, să con~nă orbitali electronici liberi sau să p.oaJă deveni liberi, capabili sâ 
accepte uşor dubletele de electroni ale Iiganzilor pentru a fonna legăturile secundare· 
(covalent„coordinativ.e). Ionii metalici cu configuraţia electro.rtîc.ă de ·2 şi 8 electroni (Li\ 
Be2+, Na\ K\ Ca2

\ Ba2+, Mg2+, A13
\ etc.) au o capacitate redusă de a fonna combfn.f 

' complexe faţă de ionii cu structură electronică He S-18 electroni (C.-3\ Mn2+, Fe2\ Fe +, 
Co2

"', Ni2
+; Pd2+. e.tc.) şi în special în comparaţie cu ionii cu o cotifiguraţi.e el.e.ctronică de lg 

(C. ,.. A + A + Cd2 ... a..2+ z 2-+ t > -· d c1s "") · 1 · tt -.U: t mh2+ a· •31+- s 2+ (\'lb3+\ - u ; g , u. , i ,s , n ; e c. şt e + .t. e ec om v ~ 1 1 n , (1) 1 ~are 
,. t . 
. ' 
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4. EC'HHJBR.F. -CU SC-HtMD Dl: tQNI SAU MOLECULE 
ECHIU9R:R Oe C'Ol\·trt,:ex,~TU~ 

snnt poloriionM. put~mid şi t;IŞO-f poli'lriz.ahil i. În g<;neral, ionî-i metalelor t,rm~z:i,timmle sunt 
generatori tipici de eon1binapi complexe în special cu Hganzii ce conţ,in ox,igcn, azot satt s.trlf 
în nmleGnli:t . · 

Na.tur'J HgmuHot\ Un al! fo<;>,tor important HI stahilitătii cotnbina~ilor compkxe -îl 
reprezintă. '11f1f-ur0ligcmdului. Ligand1il, tWfRt Cll L, ponte fi HH anioi1 (x'·, CN". ·r.~o/·, scN·, 
ijtc. ), o moleculă neutră~ dar cu ca.ra.cter br1zic (NH~, eti·lendiamină, dipfridrl, et1c.) sau 
substtJnţe org~nio~ ce contin ~n 111ol~cul~ ~itpij1•1 cn carnete, acid şi bnzic (oxini1, ac;:id 
rubeanic, d:itizon}i, etc,) (v. 2J.2 ş.i 2.3.3), Liganzii , pe1·1tm a -fi bttni for111ator.1 d,e comhitmtii 
complexe, tt:~buie să conţ-ină dublete ele, electroni libe·l'e p.en.trti a fonna leg-ăhni covalent­
coordinative cu ionii meta·1ici1 să fle uş.or pofariznhih ~i să aihă carncter bazic. Str-ihiMatea 
cotnbinatiHor comp-lexe creşte cu bt1.zicjtatea li-ganzi-lor. dar nu este în mod riguros liniară . 
Astfel, ionul de. cad1nil1 fonn~ază comhinahi complexe cu ligmn·ii: H20, NH3, cN- a câror 
stabilitate creşte odată Ct! bazicitatea Hganduh1i (H20 < NH,l < CN"): 

Cd2+ + 4 H2.0 
Cd2

+ + 4 NHJ 
Cd2+ + 4 CN· 

t Cd(H20)._,J.!+ 
[Cd(NHJ).if,1-
[Cd(CN).1]2· 

(iv.6) 

Cei mai importanţi tiga11zi sunt ce,i cat'e con~n în moleculă at0mi donori de azot11 

oxigen şi sulf. Aceştia fon:t1c.ază, Îtl. fu.nctie de natura iomdni n,etalic, cotnbinaţH complexe 
roarte stabile. . . 

Liganzii care oot1tit1 în moleGnlă mai multi atomi donori de electrot1i sAti .mai mu1t~ 
grupe reactive mixte, pot ocupa două sau mai multe puncte coordinative în sfet·a de . 
coordinahe a ionului metalic fom1ând comb;iwfii cmnp!cxe chela.te (v.2.3A-.2) .sau 
co1nplecş-i interni (v. 2.3.4.3) a C.ăror stabilitate este detettninat~ tm mimai de ·bazicit.atea 
1iganzi1ot, d şi de factori ce apar drept consecinţe ale efech~lui de font\ăre de cicluri: ej~ctt1l 
de chelatizare; mărimea şi ,mmărul dclur;for, efectul substitU/iei ht molecula /igandului, 
etc. (v. 1.3.3 şi 2.6.2). · . · 

· Efech1l fonnădi ciclurilor şi a m.unănt1ttt lor asupra stabiîităţH co111hinătiifor complex~ 
.se poate observa din dfferetlţa dintre valorile c,ot1stahtelor de stabilitate ale complecşilor 
ionului de Ctt2+ cu amoniac; etilendia.tnfoă ( en) şi trietile11telraatnină (trieh): 

I ,•• 

..... . 

2+ t.,_. 

'< 
Cu,21' + 2 en . -:::-.. ;;::_. ==·· .::=,: •::::, .. 

98 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



· 4. B.CHft:,JQ:JtE ·cu $Cf-JfMB' .P8 'IQ~H :5~Jj MOl) !eti\,~ 
. . , , ECfUUB1U~: DE 'tOMJ?LEX~ 

' . . 

) .. 

... . 
. .. 

1: 
;, şi se scrie prescurtat H4 Y, . . . . . . . . 
, . J;( este un ligand ce conţine atât tp'll,Păti ac.ide (.-COOR) e.â;ţ.' şl. _grn.piti ,ţU :c~tet· 
1 bazic (azotul.aminic - N C ). Disociază în tr~te (Kai ;;:. ţ~s~? -1<4~ =1='1,(;):•3-,_·1(

33 
;,::}()~ şi 

;: 1{34 =to- 10
) şi este ptipn sohtbf1 îtt _ iPă, sţ>r~ de~~~~t~ de·, NA~iY (sar.ttf ,d:i~icâ~. 

Complexonttl III reactionea~ă cu ionij m~taHct Mti.+, în-trl";un ttO:µQrt . ~- eg~\)ţn~ :• · (: 1:, 
ducând la fonnarea unor complecşi Interni foarte. _~t~ilL Aont~ -~9'atie ~a.·~JJa .Ş~ 
pun de coordinative. Î-tt sfera d~ coordinatte a i,ontd-tri .. mt~lkt. ·1.~uta.•~~ilotJf:e:, 'l~ 

·, oortfonn echi-librultti: - · . : . . -· " : .. · .. : . ·, - . . ·: ... ·. · _· .. : 

. .. . 

. iar structurile comptecşUor forma~ de Î{')nii M,H ş-i Af'+ _eu lijrat1du1 · ,ComJle~mÎ )1t ~Uţţţ: 
Următoarele: · · - · · · } 

' ·,~ \ ~ ."'}: 

" 

.. 
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4. IT!lll IIHU: ("I I Sf'IIIMn DE IONI Si\11 r-..mr HI li f 
Ff IIJI JHHF. Dl ((lMf'l.1'.Xi\RF. 

Din sh11ctm;1 complecşilor, se ohscrv;'î c;c1 se former1z;'î un 11111n;'ir de do11ă p:'in~ 1:1 
p;i1rn ciclmi (în f1111ctie de sarci,rn ionuh,i metalic) de câte cinci atomi, fopt ce explic~ 
stnbilif c1lca ridicam c1 complexo11;i1ilor ionilor mct;ilici . 

Consl;rntcle de s1;:ihilil;itc c::trc tin semn<1 numai de natura ioni'lor metalici şi a 
ligc1n7.ilor şi c,ire sunt detcr111inc1tc în anumite conditii (standard) se numesc co11stm1te de 
stabilitr1tc termodinamice s<1u simplu const,mte de stabilitate. 

4J.2. INFLUENŢA MEDTULUI DE REACŢIE 

Schimb<1rea mediului de rec1ctie (tărie ionică, constm1ta dielectrică a soluţiei , pH-ul, 
prezenţa altor compuşi ce pot reacţiona mai mult sa11 mai puţin cu particule}.e cofr1ponente 
ale complexului MLN, etc.) duce la modificarea echilibrului de disaeiere-fomtare a 
comp1exului: 

M + NL 

şi deci la modificarea stabilităţii lui. 
Tonul tnetnlic şi ligandul rezultaţi din disocierea complexului, pot participa )a o serie 

de reacţii secundare (competitive) cu alţi compuşi prezenţi sau adăugaţi În mediul de 
teacţie: 

M + iX MX; (4 .21) 
M + i H<Y M(OJn ( 4.22) 
L -1- i Hlo+ HiL + i H20 ( 4.23) 

/L + M M'L, ( 4.24) 

unde: X şi M' reprezintă ligm1zii şi ionii met11lici străini prezenţi În mediul de reacţie; 
· MXi , M(OH)i , M' Li şi 111,i sunt specii simple sau complexe, solubile sau greu 

solubile, formate de ionul metalic M şi de ligm1dul L cu compuşii străini prezenţi sau 
adăugaţi în mediul de reacţie . 

Constanta de stabilitate determinată în condiţiile de 1ucm poartă denumirea de 
constantă aparentei sau reală de stahilitate. 

În continuare se vor prezenta factorii legaţi de mediul de reacţie, factori ce pot fi 
aleşi şi modificaţi după necesitate. Ei au efect asupnt stabilităţii combinaţiilor complexe şi 
indirect as,ipra selectivită(ii şi sensibilităţii reactiilor analitice. 

4 .3.2.1. INFLUENŢA pH-ului ASUPRA STABILITĂŢII COMBINAŢIILOR COMPLEXE 

Se r.onsideră echilibrul de disociere-formare al combinatiei complexe MLN: 
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J IT llll lfllff (li<:;< lll rvt ll l>I: IONI SAi! MOI Htfl .J= 
HI 111 .llllH·: nr (OMl'I FXARF. 

M ~ N L 

c,1n:1cteri1,at de cnnst;:mta t0t<1H1 de fonmire ( 4 .12): 

De asemenelll, se consideră că lig<1ndul este 11n anion de tipul L111
- Ş,1 are c·araeter bazi'c. 

E1 re;:icţione<1 :;r,ă simul1a11 cu ionul metnlic M pentru a fonna co1np;le,eul MLN 1 dar şii cu foni-i 
de hidrogen prezenţ.i în mediul de reacţ1e. Protonarna ligand-uh11 in preze1,,ţ1a ion1lor de 
hidrogeti decmge conform echilibrelor: 

K =(L"'-J•[F.I30'+] . 
a,n [HL(m -- 1) - .J (4'.25J 

K = [l:(L(m -t) - ]·[H30+) 
am, [H2L(1n --'2)-] ( 4.2'6) 

K = (Hn, ... ,L- ] · [H30+] 
a, fHmL] 

(4.21) 

Fiecare echilibru ilcido-lJR:.dc este carncterizr1t de constanta de aci_d+tate corespurtzătoare. 

Se t1otează cu l L] suma concentrntiilor forn1el0r protonate şi n·eprotonaite ale 
figandultti din soluţie: 

[ L'] = [ L111 -1 + [ f-1 I} m - I)- J + [ f-l 2 f ,( m - 2 )- ] + . , . + [Hm - 1 L - ] + [Hm L] (4.28) 

Prin substituirea concentraţiilor formelor protonate ale Jigandt1h~1 cu valorile· lor diti 
constantele de aciditate se obţine, după efectuarea calculelor relaţ~a(4 . 29): 

(4.29) 

Rapo11.ul' [ L VrLm-J se numeşte coeficient de reacţie competitivă sau coeficient 
Schwarzenbach, se notează cu ll(ll) şi se exprimă prin relaţia (4.30): 

(4 .30) 
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fTllll ,llmr: nr ("OMl'U: x J\lff 

Exrrcsin 111:1fem;1f ic:1 a cocficienf11lui de reacţie competitivă , a(ll) devine în c:11.ul 
complecşilor Ml ,N, pcnf rn liganzi de 1ip11l : 

( 4.30.1) 

(4.30b) 

(4.3Oc) 

(4.3-0d) 

lg n -----·--•------
l,g ~H @) H 

21 21 

18 - 18 
® ---15 - / I·S 

/ 
/ 12 

/ 
/ ® 

~ · 
9 

'-/ 

- 6 

3 3 
/ 

o ---~- ---+--- • I I- o 
2 4 ,.,(, 12 14 

-3 -- pld 
r 

Fig. 4.1. Variaţia coeficientului a(ll) în funcţie de pH pentm unnătorii liganzi: (1 )-EDTA; 
(2)-NHJ şi CN-; (3)-C20/- şi variaţia Pi(I-,; pentm complecşii: (4)-[Ag(CN)2L (5)-

( Ag(NH3)2t şi (6)-Zn y 2
-. 
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,I F('ll11 flHH · Cil sn 11MB IJF IONI SI\I J MOI.L('IJU: 
FCllll .tnRI~ Dl' ('OMPI L'<ARt: 

Din Hcestc tclatii nrntcmntkc, dH şi din repre7,cnf;.1rc11 gra.fieă lig.Cl.(11)::, RpH) (fi.gura 
4. I.) se observă că valnare:::1 coeOdent11l11i rtnn este ~11pran11itar~ şi d'er>in1cle de JJH-t1I sol11.ţi·ei 

şi de biu:icitRkţt lig11hduh11 : 
ConstanfR de s·~ahititate a comple:i<11lui Ml ,N , în aceste 001111cl'11~•i, t,@'artiă 'M1i11rrfe11re de 

constantă de str1hi1it::1te ce,ncliţimrniil sm, re,rt·ii şi este e:-epri·1natiă r,rin · re1raţfa· fi . 3~1') : 

Dac:ă se substihiie concentraţia to~ală a Hgat11dulu1 [L'.]. cu wloo11e-~. ·ei· 1dm-,r,e!lfatla 
( 4 .30) ·se oh~t1e val narea constantei conditio·nafo Sfltt reaite de Sita~~•ft!.a,te: 

E~enrpt11 de cn,fcttl. Să se cakule?.e constan1ele cC'lncl·i•ţ,i·cmal'e de st1d,11hlate alte oomptooş,i1t<:>r 
[Ag(CN)if şi FeY- (compie,eonat d'e fier) la pfl = t Ş1 pfl = n~ e..1~1'.l~i =1 '1'@2~1 , 

/JFeY = 1026 şi ccmst·antele rle adcl-itate K 11 ,1rN =1'0-9
; res;ţ,~ i,~~1'J;MA;, ţ(,a, =f<,F\ 

k = 1 o-~ K = 1 0-6 K ~ I O-10
. ai , n., j a4 

Coeficientii de reacţie eompeNti'v~ <:Xfm sunt cal·etdiaţ;, eu ~tftoruf ·tielaţi,lf(l)t' '(4."3fu· •Ş.i ' 
4.30d). La pH = 1, valoarea lor este de arrn*i1Tra11v 1-0111 şi ~ l'(l)ffl!T'. ·~atliit<e1te· 
condiţi@nale de stamhtate devin În a<t:este c01l<'htn·: 

şi Fespectiv 

În-mectiu bazic, 1a pH= 12, coefiden~i de reacţie cempetitivă, <X(H) sunt aproxirrrativ 
egali cu unu pentru ambele cazuri. Constantele condi~onale, P(l-t) devin egale cu constantele 
de stabilitate termodinamice: 

Jh<tl> = f32 şi respect~v Poo = J3Fev -
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4. EnHLIIJRf-t CU SCHIMH fW tON\ ~A.\I MOl F.f'\Jl .R 
En11Lll3HF tJ~ H)MPUf<AR.U 

Trehuie nvut in v~de.n, oă ligandu(, rni11ltf\l dt,, <:Hsocierea comt,1l1ex'lditti M'LN, poate 
participa şi lfl nite echilitwe cu alţi comt?•!şi prt,zertţi în 1ood1ut de reac,ţi~, de e,cempk1, ctt alti 
ioni m~tahci ( M') şi sA H-wme.1:e o ~eri~ de complecşi conform ech1'1'i'bn1'h1i: 

care influente-ază de asernen~a st(lbi!it!lt~a oomp1exnh11 Ml ,N. 

Stabilitatea cowbinaţiei con,p't~r~e M1..,N~ c-ara(;terj,z;1'tij do oonista~a,-' d'e st:ab1t1\fiate' BN, 
este innuenţată de prnzen·tR a11~r h~mtzi in mediitll ck, tieaotie. lnff,)ietit,ţil -se diawreatâ 
interacpilor iomtlui metalic, reittltnt d111 disocierea coml,1naţi~i oon,ple"'e· ,M[,N , ctt iF.ga:11tzH 
strliini prezenţi, conform echihbrelot: 

MLr-.1 
M + X 

c::::;:.:::==-~·· M+NL 
----~ M X 

MX+X ~=~ MX2 

unde: X reprezint·Ă 1l~anzH str~int ( orice ligand, mai t,uţin ligandvl L din c('.)fflp·J.exu:l MLN ): 
c1-, No3-, Ho-, SO/·, NH:1, etc. 1 i~r 

MX, MX2, . . . ; MXN - sunt crnripleoşH ionului rnetalfo cu 1i-gamii preze11ţ1 ln medkt1 
de reactie. 

Suma coHcentrntiilor oompleGşilor formaţi de iohul metalte cu ligaflldtt1 X se noteazâ 
Ctl r M'] şi este ega-lă cu: 

(4.33) 

Prin substitt11rea concentraţ;ilor speciilor complexe cu valorile lot din constat1tde de 

stabilitate ~i = (MXi] _ (1 ~ i ~ N), se obtine, după efect~1a.rea calculeJor, rela~a (4.34): 
.. [Ml. [X.J' 

(4 .34) 
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4 tnm mR r:. CIi SCH IMA l>F IONI SAi) MOLEClJt.F 
rn III .tnRF 11F n )MPI .EX ARE 

nnde <l{x) se numeşte coeficient de re;:icţie compctiti v;i _ El depinde atât de conccntr:tiia 
li gandului , câf şi de constantele de stabilitate r1le complecşi lor fonnnti de ionul met;:ilic cu 
lignnzii străini , fapt ce se observă din rel::i!ia ('1 .34) ş i din fig11rn 4.2 .. 

Constanta condiţională de stabilitate a complexului MLN devine in aceste cond1~1: 

(4.35) 

(4.3~) 

Deoarece Cl(X) este mai mare sau egal cu 1 ( U(X') ~ 1 ), cot1's·t-a1\l'ta oott1<.'M,tffina:f.ă de 
stabilitate, J3NcX> este mai mică sau egc1lă cu J3N -

to 

8 -

6 

4 

2 

--t- -= ::: =O _....:.,_.,. ___ +-·--------~-------~ --1--1 
1.ff4 1ff3 Jff2 tff 1 

Fig. 4.2. Variaţia coeficientului a(Nt1
3

) cu concentraţia de NH3 

pentru amoniacatii unor ioni metalici. 

Exemplu de ca/c11I. Complexul [ Ag(CN)2r cu constanta de stabilitate Jh = 1021
, în 

prezenta ligandului NH3 O, 1 Mare o constantă de stabilitate J32(X) mai mică, deoarece ionii 
de J\ g+ rezultaţi din echilibrul : 

1 

(iv.9) 
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.t ITIIII IHRF Ct I SCll!Mn nr- !()NI ~/\I I 1\101 Fn ,, I= 
lTIIII .IIWF nr- f'Ol\fT'IFl(/\RE 

renctione;1ză cu NH.1 fom1ând complecşii f Ag(NH\)J"" şi lAg(Nl:..T_,)21"". 
Coeficientul de reAcţie C()lllf')efitivii se c:1ln1let17:ii CH ::tjuloml reh1,t,i'Ci ( 4.34'): 

unde O, = 10'1, i.1r ~2 = 107 sunt conslanlele de fonnare ate mno11ic1c21ifH0( iar tohRtant.n 
condiţională de stabilitnte a complexului r Ag(CN)2 j~ devine: 

Analog, se poc1te calculn const;mtA condiţională de st::1:l,ilitat'e a ·e01ttpfox1'tl'a:nr1ttt d~ 
zinc, ZnY2-(cu conshmtA de stAbilitate f\

11
yi :-:: 1016

) în prezenţa li·ga11doh11 NH~ 0,1 M. 
lonut de Zn2

+ rezultat din disocierea complexonatului: 

(iv. to) 

Reac~oneazii cu NH1 form~nd seria de complecşi (Zn(NH.1)i)'-+, (I ~ l ~ 4). Coefi:cientut de 
reacţie competitivă se calculează c11 njutoml rnlaţiei ( 4.34): 

tmde: f3,, Jh, p-' şi f3 4 sunt constantele de stAhilitate ale amonicica~'lor egale' cu H)2, H>4
; iOfi 

şi respectiv I oR. 
Constanta condi~onală de stabilitate~ complexului Znv2

- va fi egală cu: 

Dacă În soluţia unui complex MLN se adaugă un ligand X care are o capacitate mai 
mare de a ~fonna combinaţii complexe cu ionul metalic decât ligandul L, echilibrul de 
disociere: 

M + N L 

este nmlt deplasat spre dreapta (complexul MLN devine instabil) datorit:.1 re.tctici 
competit l\e de formare a complcx11lui MX , mai stabil , conf<1rn1 echilibrului : 
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~ Ff'HII.IRHF CIi SCIIIM!l DE IONI SI\U MOLECULE 
FTHl'l.fiB'RE rJE COMPLEXARE 

M + iX 

De ex:empJ11, dncă solut·iilor cd,orate de fFe(SCN)6j1" şi de [Ct11{Nl;.J.1)~i' li se "clrau1gă 
lig,mdnl F-, respechv ligandul CN-, soluţiile se vor decolora d(l-todt·ă f<:>1tm1ări,i c0111 .pi1ecş1ifot 
de [FeF6f- şi de [Cu(CN)4f m-ai stabili. Astfe,l cle reac~i sunt nhhza~e pet1tru mări11ea 
selectiviti'tţii re.1cţiilor analitice prin tehnica masdir1i l-1'1101' ·tt11•teroo1iet1,ţi (v 2.6.2'). 

4.3.2.3. Influenţa simultană a mai multor factori ;:!supra sta,bi.t,i ,tăti 1i 
. combinaţiilor compl.ex:e 

Î11 fhncţie de compozitia inediu.J.ui de rea.ciţi,e, 0ohi.t.i,bru,J de :f0nma,ife-.<d~1soet~11e- at 
combinaţiei complexe cle tip MLN: 

M4t 

poate fi influenţat simultan de o serie de reacţii compehtive, C'l!11T1 ar ·. fi: p,r,e>to111areij 
Hgandului, complexarea ionului inetalic cu liganzi stră-ini, reac.tfi G€ preoi,pi,tiafe., •Fecl:ooc, etc., 
Descrierea cantitativă a echilibmlui genen:il este, i11 aeest oa2, fo;arte ,~pl~oait,ă .. bin 
această cauză se va considera doar efectul simultan al pH-ului şi a1l liganzilor; strif1F11 as1.ipra 
~tabititătii cotnhinatiilot complexe. Astfel, ionul nteta-1'ic şi Hganclrt:11 oo~exirthi,i Mlt-,t 
participă la reac~ile secundare: 

tm• + i HJO+ "?t;··=====~ 
M + i X 

HJ}m-i)- + 1 1-hO 
MXi 

(fsistn) 
(I s i s N) 

unde: HiU'"•i)- şi MX; reprezintă fonnele protonate ale Hgattdultti şi sf)eeii,t~ compl~e Mile 
ionului metalic cu iigandu1 străin X. 

Pentnt fiecare caz se calculează coeAeie•~•t1,1 de reaoţi.e com-petitM, ~H) , ·şi °'(X) 

(v.4.3.2.1 şi 4.3.2.2). Constanta conditională de stabilitate a comp·le?<,ultti MLN devitte în 
aceste condiţii: 

(4.37) 

iar după substituţia concentraţiilor [M'] şi (L
0

] cu valorile lor din rela~·i'le (4.30) şi (4.34) se 
obtine: 

107 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



4 ITIIIUBIU;. CU SCIIIMB IJF IONI SAU MOUTUI .F 
FCIIII.IBRF l>F (UMPI.F-:XARF 

Exemplu de calc11I. Să se calculeze consta·nta cot:i:di-.ţi-onată de stahi·l1i1tat-e ~{ I-LX) a 
complexon::itul11i de zinc, în funcţie de pH şi de hg:andut s,tră,i11 NH.1,, h1tr-o soh11ţie ce 
contine, în c<1ntit-ăţi egale, NH.1 şi NH4C1 ( I 0- 1 moli/L). 
se· dau: J3

2 
yz - =10 1

", Kb = 10-5, constantele de a.C1id.r.tate ale EDTA ~uh11: 'Ka = l-•0-2
, 

11 Nl-1 3 I 

K8 = 10-\ K8 = 10-6, K8 = 10- 10 şi constant·ele succesive de f@!}'t!Jllaire ale amo111.1i ,afflţi ·11or 
2 .l 4 

de zinc: K, ~ K2 ~ K.1 ~ K4= 102
. 

pH-ul soluţiei de NH:rNH4C1 (solu:~·e tampon) se oa.A.eul,ea2:ă d,ttpă, li@,aţifa;: 

Complexonatul de zinc Zi1Y2
- disociază: 

t ·· d z z+ · d 1· d y4- • · w I •· ·1 ·;,,.; emu e n ş.t e 1.gan part1c1pa a reae:.1,1 e oo-mp>et-1uve: 

zn2+ + i NH:i F ·· , WZ •ts - [Zn(NH~.~.f+ 
y4- + 1 H Jo+ '.!!:'ll:ee~~--~- Hi yt4-i)-

unde O ~ i ~4. 

fiiţ,!] 1) 
(i.~.t2} · 

Coeficienţii de teacfie competitivă se calculează cu aj,tidtor.td ~fiaţi~• (4J~ ş~ 
(4.34). Ei sunt ega1i cu Cl(H> ~ 11 şi a<NH.1>~ to\ iar etffl1:liama~a(1i,jdei Mi4itate 
devin.e: 
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1:-:('lfiM lfl'RI DF ('( IM'Pl EXAR•~ 

,1 ·I CONCENTRA'flA SNTIILOR l'Or\1Pll· \1° I Ah l-lll lHRIJ 

.f 11 . CiRADlJL r'Hi FORMAR,E Al , ,PF,('1-JLOR ('(ll\lPI. F. XF. l t\ f-.( HIU8RU 

Complexarna unui icm mc--talic se r~al,i;z.c·aAă s,1,1(;:..c.e:s,i•v (î,111, ,t,11€:ţnt,e).. La o ;;i,n1\1N1111ii.f•ă 

concentrat ie de ion metl!ll ic CM şi de liµ;;md Cr,, i,11 ~ohuti,c vor cx·i'1-t;:i, 111 ro1~·cen'tr:11ţ-i 'i 

diferite, tn<1tc ~peciile complexe nk} irn11il11i mC'fFtlic cu li~!r,H'l1<'hl'I L: M, Ml ,, Ml ,2, . .. , 

Ml I( , · · · , Ml ,N-1,Ml ,N, 

Grr1dul de fnrmare al 111mi ~pecii co1111p.fe"Xe de t·iti) Ml '( e-s·~e d'efo,·i1 c'H 1'ap<"r111I dil'lf'fe 
concenlrriţia spc-ciei c-0n1plexc fo1111;1fc IMI •r lşi co11cc1'ltn1ţ,i,fl i111~•!:i•,1lr.1 a io·11'ul1u1·i 1111ie1t1<1hc CM: 

Concentrati~ i11i\ială a ionulu•i metalic e~h:) eg,tt,k'i €·1,1 s-u1Tta e©-111(061'l'lir:\l\ţ\J,i;h,T iutruJlll@:f' .sp>,eoiii'.l0r 
complexe ale ionului metnlic c11 ligRnd11l I ,: 

bacă se s1.1b~tih1ie co;ncentr~J.iile s.p.eci,îl.or co11np,l,e-x;e 01J M.aJ;l9itritl·@ ~ , 1cl!iti,; ~n~~,iiitieil~ ,cle 
stabilitate se obtine re I aţin ( 4 .40), respe'Ctiv ( 4 41 ): · 

c M = , M 1 {1 .,. r" 1, 1 -,. r z l "12 
+ ... + B C t L r + ... +13·N, r L rN } 

N . 
CM :z [Ml· rrilLJ'' utilde flo = l 

n 

f4·41{9i) 

(4MiJ) 

Prin substituireil concentrnţiei inifialc a ionu·lt1i met.a,l,ic CM ş1 a C0fl~1J.itiraţ.m1 

complexului Ml ,c i11 telatia gradului de t'bnna•ne (4.318)., s·e dll>ţi11100 "e•e'$\i:a· igpad\11lftri de 
formare în funcţie de constante'le cl-€ forn1arn (!le comtJ1le·c.;'ş1i 11,0;r şi d-e e·@nl0ent11ai~ia(lli,g•cl1~1•Ii\Jli,. 

Un coniplex de ti.pul MLN va avea, î·n soh,1,ţi.e, N+ I spee,;f ,eot!lll!l')ileooe de ooh~ifrbtrU şi 
tot atâtea grade de formare: 

[M] ~ 
ao=--=----

c N . 
M IJ\. [L]' 

(4.43) 

o 
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4 ECI-Ht.lBRE Ct) SCI-IIMA DE ION1 ~At I MOT .f".f"tJl .F. 
ECHIUBRF OF. f'OMPLEX /\IH~ 

_[ML]_ 01 ·[L] 
a,- -- - . 
. CM I:(\. (L]1 

o 

Suma gradelt'>r de formare este egală cu 1 . 

sau 

Vatoarea gradelot de formare ale combfnaţHl0r cotni):)lex~ e• ~tă de 
concentraţia de Hgand. Astfel, iniţial cfind eoncentratiia cle l'iga1!lcl e-ste mo, ~ are· va~arrea 
tom ( a.o = I), iar celelalte grade de formate au va.1,oarea zero. Odată ou creşt·ere.a 
concentratiei de li gand, ao seade şi tinde către zeto, gradele de fbrma1'e ct1 .. ''<litif-•1 W>f 1trece 
prihtr-o valoare maximă, iar gradul de formare <-lN creşte de 1a zet"O l·a 1Mtt (la exces -mare 
de ligm1d). 

În cazul unui complex de tipul ML2 (de e»emplu, [AgecN~tf ·Siât!i .[,A,g(NH1~zll $e 

Vor obtine trei grade de formate, de arece i11 soluti-e există spec,fUe ~,feoce de echtltbrtt : 
M, ML; ML2. 

[Ml 1 no=--= .... 
CM 1 + P,[L] + f32[L]2 

[ML] J3 1 • (L] ct,=--=------
CM l + B,[L] + J32(Ll2 

_ [MLz) _ 131 · [L]2 a2~-~- --~---
CM I+ P,[L] + P2[L]2 

Variaţia gradelor de formare În funcţie de concentraţia de ligand şi de c0ffstantele de 
formare este prezentată În figura 4.3. 

Pentru reprezentarea grafică corectă a gradelor de . formare este necesar să se 
cunoască concentraţiile de ligand la intersecfia curbelor şi la valoarea maximă a gradului 
de formare a.1. 

I I() 
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-~ FCIIII .lfllH'. ru SCHIMB DE IONI SAU MOU:CULE 
ECHIUBRF DE COMPL.EX,ţRE 

u. 1~ ----· - , 
C ~ 

,-·---
(l 

2 

o 

n. 1 c 

o 

ct 1 
C 

o 

J K,

1

K, 

"- (t 
"- I 

--- - -·-- -·---- -- - I -----

a 
o -r-/ 

" a 
/ I 2 

" 
: "' / I 

~I / 
I 

I -------->! 

K1 J K,

1

K, K2 

--a 
o 

IL 1 

(î) 

ft] 

fL] 

fîig: 4.3. Variaţia gtc1delor de formare cic în funcţie de concerttraţ,ia Hgand~lui ş1 de 
constantele de fonnare K I şi K2 pentrn un coinplex de tipul ML2. 

(1) K, = K2 ~ (2) K, > K2 ~ (3) Kt < K2. 

Acestea se calcu1ează din egalarea gradelor de fonnare a.o= a,, <11 = u2 şi <X<J = c:t2, 

iat concentraţia de ligand pentru maximul curbei a.1 se calcy,lează dh1. derivata dcx.J care 
d[LJ 

se egalează ct, zero: 

da, = _ _p, - _f3,f32[L]2 --- :::. O 

dfLJ (1 + n,fLJ + r~2[LJ2 )2 
(4.47) 

de unde se obţine : 
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F('ll11 ,lnRF DF q)Mt'LFX/\RF 

( 4.48) 

Vtlloarea maximă a grod,11'1-i de fnr-1'l'H1re ~e ob,ţi:(!l;e i,ri,n s·~t'1,sstit-,'l:t're:a· e('}ne~,11•N,a!ţ:id 
ligrrndl!hti i în expresiR ~rndtthti de formare n, : 

(4.4'9) 

În tAhelnt 4, I . sunt dat~ 0(1ne~n.tr~.tii:J,e de Up'flld ~~ ·tila~•ţiil0f 
curbelor în funotie de oon~•~ntele ~u.ccesi-ve de 'Voffflr&re a -~riJ«'·-00.1ll'ty,1~~ '~ffl 1!lfl 

complex cu N ,;;:; 2. 

'fa belu-I 4. t. Con.cetth1at:id~ cl~ hgancl c.Ofe•~f'-Utlm·tcyare -i:nt~i~i\i>f'~iffl:-~lot~ 
f.oc·n1are. 

Intersecţia ~t\r~lor Co,~ţ~~~eatfat {ij1~1.•~Ji,i 
., 
I 

,. ..• ,.. ' _, ,. ·~- -

<lo "" U.1 1 
~-
K.1 .,.,. -... .. -·· 

a., ::,: ct2 I ' 
~ 

K2 
. 

JK1 
.. ... , 

<lo = Ui I 

·Ki 
... - - . 

pentru n1aximttl curb0-i u, 1 ~f 
l!:!l rK, . 1<-i V·P·2 

Din relaţia ( 4,49) $e ob..~ervă. că t1i1-ări1nea, f0,r1ilflra ş,:i _J?-ti)i-~ta•,~~,<!fe l•r.t\\ffl~·~, Q,1 
şi 0.2 depind şi de valoarea conS.ta11tehyr succe81ive de fii>rtMfl@ .a &pee~:i~ •~ffllP,;1teH, K1 ş,i 
K2. Astfel, "-e pot întâlni trei caZiu.ri, şi anume: K 1 = Ki, K, > Ki, :~r <::'-~ 2. Î••:raJJ.iJtS«nt 
prezentate formele curbelor de formr1re în ce-le tr-.ei ca~:ri-. 

Penttu combinaţiile complexe, la care r,m imtervin, ·~ori -~biţi: ln ooordinatfa 

1. ., 1 · lg Kil 1 . . . " 4 1 ° l 1 t 5 1ganz1 or, re aţ1a ~--~--~ are o va oare pozd1vă ş.1 m ge.1:ier-a, .~ . B%emp, e e -
lgKn+l 

prezentate în tabelul 4.2. confirmă această regt1lă . 
O diferenţă mare între raporturile constantelor suooes:ive de stabilitate (di.feroot~ 

mari înhe constantele succesive) indică o şc-himbare În stereoch,imi·a complexului 
( exemplul o), o transformare în structura electronică ( exemplul 7), efecte de Împiedicare 
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I H "'' mn-r: r11 c;nlTMf! r>r- lflN l C,i\'11 1\1(')1 FTUU! 
FC ll'l1 .rrrnr f'H". ("î) l\.11'1 F'<'i\'R1E 

stericFi (excmph,I R). formare~ leg;ii,hu·il nr rle hi dr<'l•ţ1:en între lig,;;H~•z.·i•i di n C<'Wl'l'f'J'l1€'X (•c·x·e<1nr,11,w1 
9). etc. 

- ·-- __ , __ - --- ---
Nr (" nmpl e'< ul lg K1 lg K, lg K1 
---

[ /\g(Nl hh l 1 
·-

---·-·-. ---- - - . --
I 3,20 

------ -.. ----- --·---;-n-- ·-·--
2. fCu(NH, )~ I ' 4, 13 

--- . . -- --;-re- ----•- ·-
J I 7,n( Nl-1 1 )4J 2,27 

4 .. [Mn(l lDMGh l 8,60 
__ :_ __ -• -~ .. -----

5. [Co(HDMG )2 l 8)5 
---· ------·- ·-- -- ---

6. HgCl2 6,74 

[HgCl4)2- 6,74 

7. [fe( o-phen)211
' 

r 2, _Fe( o-ph€n):i] 
--·- :;y,- -

..,__ ____ 
8. fFe(nen-cuph) 

9. [Ni(Hb MG)i) 

------
l-lDMG - dimetil g lio x imă 
b-pheti - o-fenati:o.lină 

J.80 -

-·--- - ·- -· 
3.4,8 2,l'B 

------ .. ---- ---
2,H 2,40 

·- ---
8.60 -

,---~ 

8,61 -
---· -- - -----

6 48 -

6.4·8 0,95 

K, ~ K2 

K1 K2 << K.1 

K1 K2 >> K1 
-

K1 << K1 

lleocup · neocuprnini\ (2.9- diint\lfil - o-foriatrnlină) 

l,g K4 l,g lh 
-------·-

Ol11i:;erv;1 ţ ii 
------- - - --·-----

- --
2. l l { 'l<.'l'Ml!-lt a·M•teb 

t--- - u -, 

2.05 S'l!.IGces'i'Ve .,,,, egal1e 
-

- 1'7,2 

- 16,98 
• I 

,-., 

S<fit!lil\et.u11ă. J%o.,~aiFă -

1,0'5 -.--..,. . tef!Pil1ei!ll11iclÎ• 

s-rin fl,,ci;l·t rm·ram1aig,1'1!0'#~e ( 4e'} 

.....,,..,..... cli1aillliltag111..eti,t s.p,i.111 .J<,S " 

I 

iiflllf}\i(sd;~l{;'@l•S\f\e;ffle0: ' 
l7~i4' ·-, ' , -· ·--,1_.,f~- I 

hi,clir@~fll 

Din figi1rn 4 J . se observă că l,1 c011c'e11trn-ţ-ii tnari de '1'i,gat1ilid Jl)fe<!l'(l)'m•i,11ă -sretj,a 
complexă cu numi:ir m:;ixim de eo-ord-im1re . 

4.4.2. CALCULAR.E:A CONCENTRAŢTEI SPE(IILOR CQMPUt'XE D'f: IK-ffilltB'Ri{,J 

Concentrnţiile speciilor de echilibrn se po.t ca-k11l-a din va.•loa1rea•.gp~e1l0r de f0'irm1mie 
dacă se cunosc: concentraţia ionuh11 metc1lic, concentra{i,a h.ga-Nd·ului de echfl,ibru şi 
const;;intele succesive de formare . Astfel, din rela-ţ1·a gradului de foPm-ave, at spec~'Fle>r: . ' 

(4 .'SO) 

se calculează concentrnţia speciilor complexe: 

(4 .51) 

li l 
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4 ECI 111 .IBRR C'U SC"I-ITMR DF. IONI S!\'t J Mnl .PFHI .F 
!:CM JI . lllR F. DF. f'OMPI. F X A RF. 

' . . . ' 

I ,n conce11tn1!ii 11111d ele ligand fafi!I de rot1oe11i'rat+a i"11t1,ltfd•i 1fi1lt~~41iie,, ie1 : >>·~M, ·se flffl111tm~ 
în cc1nlitate mare specia cornplex-ii c1•1 nnm~n,I de eoo-rcl'ifl'.a,ti1e m,a~,m (MitN): 

În ace~t ci17., , con.centrntia sr,ede·i 00111pleixe co -ti1ittfl!li:llft14 de 00:~~~-~0 ,.t~im se 
poate considera ega.lă cu concentraţi;;i it1-i1fal.ă !il :on·ulu~ .m-et,ail·i_,c, {CM:r:;MLN)·11ik e~e-111#a+;ra 
de echilibru a ligandul.ui egală. cu coneer,.trat.ia ini,ţiaJă.; _ 

Din constanta de st.ahilitate n complexului tvf'LN $8 ţ)(;)i• e,a1~td~:1 ~~~,~a' :de 
echilibnt a complex:ttlu-i de ordinul 1',ero (fi ionului tMtahc llOC.OilllP,~at); 

(4.53) 
I,. 

E-xemp/11 de cnlcul. Să se calcule7.e gradele de formare şi conee~atr1dte ;speoiiiltot de 
echilibru pentru o solufi.e obtim1tă .prin dizolvarea a t 0-2 ~I+ .de .AtgN03 şi- Jfir 1 lll(l)itii de 
NH1 înt.r-un litru de soluţie. · · 
Se dau : constantele de formare ale amoniacaţilor de arg,in,f Kr,,..104 şi-'Jc:2:.::: Hi. . 
În teacfia dintre ionul de Ag+ şi Nlh se fonnert~ă ~eri~ de 00~p·leeţ1· (Ag(MH3),r, \!Mlld'e · 
i = O, 1,2. . 

Gradele de formare se catcule;,17,~ cu aJu-torul reiatiei (4.42): 

iar concentraţia speciilor de cchilihn1 cu c1_j11torul rclatiei (1 .51 ): 
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.t [(1 111 ,mRF Cl ' :-Oll \111 n F IO'J ! ~ .\l' 10! HTI E 
FCl l! l. tn RF l>f. t"0\11'1 F \ ,\RE 

[MLd = ai ·CM 

( A!t J == u 0 · C Ag , ~ 10- 7 ioni g / L 

[Ag(NH~f·] = cx 1 ·CAg ' ~ 10 __ _. ioni g / L 

[Ag{NH-')1]=U2 · CAg ' ~ ,0- 2 ioni g / L 

Concentraţia la echilibm a ionului Ait din soluţia amoniacală se poate calcula şi din 
constanta de stabilitate f3 2 a complexului cu număr de coordinaţie maxim (Ag(NH_,)2]\ 

deoarece C NH _, > C Ag •. 

4.5. APLICAŢIILE COl\fBtNAŢIILOR COMPLEXE iN CHll\11A ANALITICĂ 

Combinaţiile complexe au aplicaţii in majoritatea domeniilor chimiei analitice, şi 

anume: în analiza calitativă şi cantitati\'ă, la separarea şi mascarea ionilor. etc . 
În detenninările calitative şi cantitative ale ionilor se folosesc reactivi analitici care 

formează: 
(a) Ioni complecşi stabili şi coloraţi . 

Fe;+ + 6 SCN­
Cu2+ + 4 NIi~ 
Fe2 

.. + 3 dip 

[ Fe( SCN )<;J'· 
(Cu(NH-').1)

1
+ 

[Fe(dip}d2-~ 

(iv. I 3) 
(iv. I) 
(iv .14) 

.(b) Combinaţii complexe interne greu solubile în apă, dar solubile în solventi 
organici. Aceşti complecşi sunt, de obicei. şi intens coloraţi. 

Ni 2
+ -1 2 DMG 

Cu2
+ + ac . mb. 

Zn2
+ + ~ox 

Ni(DMG)2 
Cu(ac . mb.) 
Zn(ox)2 

(iv. 15) 
(iv.16) 
(iv.17) 

unde : dip, DMG, ac . mb. şi ox. reprezintă : u ,a - dipiridil, dimetilglioxima, acidul 
rubeanic şi g-hidroxichinolina (v. 2.3.3.). 

Anionii complecşi se pot folosi la determinarea unor ioni metalici cu care form~az:1 
compuşi greu solubili : 

I 15 
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4 L:CIIII.IOH E ('lJ SCIIIMO DE IONI SMJ MOLEC\JLF. 
ffllll .lRRF. DE COMrLEXi\RE 

3 Fe2➔ -~ 2 I Fe(CN)(,f" 
Co2

' + P·fg(SCN),1]2· 
Fe_,[Fe(CN)r,)i 
Co[Hg(SCN)4] 

(iv.18) 
(iv.19) 

Combinatiile complexe a11 1111 rol important în mărirea selectivităţii şi sensibilităţii 
reactiilor analitice prin modificarea stabiliH'iţii acestora în funcţie de anumiti parametri. 
Tehnica cel mai frecvent utilizată pentru determinarea unui ion dintr-o solutie 
multicomponentă este tehnica mascării ionilor interferenţi. Mascarea reprezintă 
proprietntea unor ioni metalici de a forma cu unii liganzi (CN-. c20/·, F·, tartrat, EDTA, 
etc.) combinaţii comple~e foarte stabile, solubile şi incolore spre deosebire de alţi ioni 
metalici care fie că nu formează combinaţii complexe cu ligandul mascant sau chiar daca 
formează str1bilitatea lor este mică. În aceste condiţii ionul mascat nu mai reacţionează cu 
reactivul analitic folosit pentru identificare. 

De exemplu, ionul Co2
.j, poate fi identificat cu KSCN în prezenţa ionultli de FeJ+ 

doar dacă se utilizează pentru mascarea Fe:1 1
, unul din următorii liganzi: F", C20/, EbTA, 

obţinândtHie complecşii [FeF6(, fFe(C20 4) 2 J"" sau Fe y · foarte stabili. Ionul de Cd2+ se 
identifică cu H2S în prezenţa ionului de CuH, în mediu de KCN (KCN maschează ionul de 
Cu2+ sub forma complexului [Cu(CN)" f ·. 

O altă aplicaţie a combinaţiilor complexe o reprezintă utilizarea lor la separarea 
ionilor bazată pe dizolvarea-precipitarea select'ivă. De exemplu, la adăugare de cantităţi 
mici de NH, la o solu tic ce conţine Al~\ Zn2

~, Cu2
~ toti ionii precipită sub formă de 

hidroxizi, însă în cazul în care avem exces de NH., ionii de Cu2
+ şi de Zn2+ trec sub fonnă 

de amoniacflţi complecşi solubili de forma lM(NH-'),1]2
\ ioirnl de AIH rămânând sub fortnă 

de Al(OH)., greu solubil. 
.... 

4.6. PROBLEME 

I. Să se calculeze concentraţia ionilor de Cd2
+ şi de Ctt dintr-ro solutie obţinută ptih 

dizolvarea a I O-~ moli de Cu(NOJh. a I o··' moli de Cd(N03)i şi a t 0·1 moli de KCN 
într-un litru de soluţie. 

Se dau: 131Cd(CN).d z- = 10'7 ; l31 cc(CN)411 = l029 . 

Rezolvare: 
Cd2

+ + 4 c N· 
2 Cu2

+ + 10 CN. 
[Cd(CN)4]2" 

===- z.[Cu(CN)4]3" + (CN)2 

Deoarece C1, >> CM, se foloseşte relaţia (4.54) : 
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f'CIIILtnRr-: DE COMPLFXJ\RE 

2. S-' S(:~ rnlc11lc1e conccntniţiA ~peciilor de echilibru dintr-n soluţie cuprn-amonincală . 
Se cinu : C'c

11
1 , • 10-i ierni g./1,~ CNII, .,... 10-

1 
moli/L şi constantele de formare ale 

amoninca ţilor de cupru K1 - 10 1
, K} -.-. 10'1, K, -- 10'. K, =-- 102

. 

Rezolvare : · 
Cu21 

-l i Nil_, undei =--= O, 1,2 ,3.4. 

Se folosesc relaţiile ( 4.42 şi 4 .51 ): 

3. Să se calculeze _co_:1stanta c<.rndiJio~rnlă de~ st'.·1bilitatc ~tntru următorii complecşi: 
a) [Ag(NlhhJ (K1 =--• 10, K2 == 10 şt Ki, ~~ 10 ) 
b) [Ag(CN)if 0\2 == 1021 şi Kn = 10·'1) 
c) FeY· (n. -=-, 1026 şi K =-~ 10·2 K =10.J K =10-6 

I-' 11 1 ' a2 ' 3 3 ' 

K. = 10-IO-) 
. ,l 4 

în mediu de : 
A) CH _,COOH J cr' M (Kft === I o·5

)~ 

- B) NI-L,N0.1 10·1 M (Kb = 10-~\ 
C) NaHCO 10-1 M ( K = t O-{, K = 10·10

). ] a' , al 

4. Să se calculeze concentraţia ionului FeJ+ dintr-o soluţie de complexonat de fier (FeY-), 
de concentraţie I 0-1 M cu pH= I. 
Se dau: n.Fc'-' - = l 026

, constantele de aciditate ale EDTA -ului: K = 10·2 K = 10-J I-' , a, , a
2 

, 

K =10·6 K =10·10
. a J , 34 
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10 ~inni v.tl, 

5. Se consider:1 complexon~tnl de cal-ciu, Cav2- de cof'toeiNtratfo ,Ji<jr2 moHrL. St se 
calcule1c concentrntin ionilor dec~/'. dtn soluţie 1:a pH=5 ş~ la ,pH==l2, 
Se d:111: f\~·av' = 10'\ conshmtele de :1cidita,te eJe-EDTA-tt,k,11: K·a, ==1:0, 2

, ·t<a
1 

:::lo-1 

K ::: 1f) . <- K = io ·· 1 o , 
. al ' a 4 • 

Răspuns : I 0-·
1 

ioni g/L; I 0-6 ioni g/L 

6. Se consi-deră 90 mL soluţie cotnplex•<'.>'nat de ~ :11., Cclv2-. De- câ'e ~ s~de 
stabilitatea complexonafului dacĂ se adaugă: 

a. I O mL solutie de HCI I O- 1 M 
b. 10 mL soh1ţie de Nl 1_1 IM . . 

S. dX n 1016 fl to~ t; ' 10-·S . ' .1.:..... ...... _., _ _ ·,.J.~ · ..... _.:...:t~ t ._. 
ve i1: PccfYi z · , ''lcd(NH~)d11' = ' "bNJ.1:1 = .' Ş1 ·00~~~,/~: ate 

EbTA-uJoi ( K111 = I 0-2
, K a 

2 
= 1 o-~, K11 J : 10-6, K:t 4 == 10-

10
) ~~~-( ··•;•"~df;;,ţ_t 

Răspttns: fi . ~ de 3-IOn oti 
b. ~ de 10·1 ori 

4 ' . 

1. In ce sens sunt deplmutf e echilibrele: 

a. [Fe(CN)(i( +· 6SCN" 
b. [Cd(NH~),1)2~- + 4CN-

-----=--:::::...-. tre(SCN)filj. ~-6Ct-r 
lCd(CN),.)2

- + 4Nt--h 

11 ' 1 11· · ,t 7 
Se dau: p(Fe(CN)~ r- = to· , P(r-e(SCN).J1 - ~ to ' Ptc&(Nl.fJ) .. l'-i ::; to , ~l~cN.)_.f~ =J1()• ' 

• I ,·l 

Răsptms: a. ht stftngc1 ' ' 

b. ltt dreapta 

8. Care sunt teacţiile cc at, loc la adilugarea treptată a unet sohtţH dituate de (-lgCh la () 
soluf ie concen rntă de K I ? 
Se dau: k1 = 101

-\ K2 == 10 11 ; 1<_, ·=- ~. K,. = 2. .. 
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ţ H '"' mnr: cu SCHIMB bf:. ~{;~CTll0Nt 

5.1. OXIDANŢI ŞI REDUf Ă"J ORI 

Reacţiile cu schimb de electroni se petrec între atomi difori·ti ~au c;reaedra\Ş«' ~~,,,fu+tte 
ioni diferiţi sau de acel<1şi fel, între atomi şi ioni sa1-1 ioni şi mo,lt.mule, fi;t.111d:,i111~(ii\fie,ide tffl 
t, a11sfcr de eleclrnni de la reduditnr la oxi<lanl . 

Se consider:=i echilibrul : 

Donor A oceptcrr + rt: 

în care rolul particulei 1t este jucat de unul sau mai mulţi e,lootr.01~,i. . . . . 
În cazul acestor echilibre, Acceptorul de elec·troni poarNă. tl!Jll~te., ·de ·,i~, 1ilt 

donornl se numeşte reduciitnr. Oxichmtul se va not-a eH ON-, ie:r redu~f ·se „'\'fa ~ 'Otl 
R~.. I 

Tinând seam;:1 de aceste comdderente, echilibnil de mR-i !!:.US s;e poaite ""e,: 

Echilibrul (5 .2) defineşte un cuplu oxirhmt-teduc,ă-tor (cuf}ht r.@dc>x,. · I • 

5.1.1. REAf'Ţll ÎNTRE OXIDANŢI ŞI REOll("ĂTORI 

Electronii, ca şi protonii, nu pol exista liberi în s-olutie. Ptm:trt.t ca o ~e se~ 
cedA electroni este neces,u- ca în solutie sĂ exi~te o Sf)@cf-e c,bi·mioă ~lă st '~ 
<1ceşti electroni . . , , 

Pentru înţelegerea acestor procese se vtt cot1s.i,de,ra cup,ht'Î ox.i,~reţil~ ·c;>.~irtll.,eiih 
Î11 care Reci, cedează ne- electro·ni, conionn echilibrnl-ui: 

Deo<1rece cei n electroni nu pol exista liberi în soht,tie va trebui să e,clÎ'Stie 'În, s,o,~e 
nn alt oxidant Ox2 al cuplului Oxi/Red2, care să fixeze aceş,t,i eJectt(l}f.t.l: ' 

(5.4) 

Frhilil)l'cle (5 .3) şi (5.4) n11 au semnificaţie fizică, dedit dacă sunt O(l)liitsid'erate 
împrc11ni1. • 

/\d1111 ;î11d cele do11n echilibre, operat ic _j11stificatfi de inexistenţa electroni'lor liberi în 
',(ll,qic. se nhţine : 
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I '(5::,5? ' 
\ 

' ' _j I )cei, o re~rli(~ de n~idnrr- nu S{) P,flflt,e prnduoe se40~r-at cl:e ••e,.\ ,~1:ie•·''cli '·f!~1:;11•iieere1 
pn.'. r,1111 şi recipn,c, o re~rlie d<' n•<l11ce10 1rn ~e po;;i!te p·fodtt:tee ~ -w.~11t:rt"d~ ·:o ·-~e,'act,ie, cle 
oxi(lnt c. dec i reacţiilr c11 ~chin1h de elrc(m11i ~e tll-Htl,ef\c r,~~~i·i de o~itk>.-..r.e,J,.~~qe,· 

Echilibrn1(5.5) se pnnlC' $ \fie µ.enerafo~At astfel: 

111 R C> rt, 4 "-·" ·'" ..L m O,q + mt~ 1e· . '· 

n 0:-<;.l. 1 11111 e· '-"-: ·" 1 
•, n R-.ed2 

_ + _P~nJr" exe~,1~~i~c~r~~ echilihrelor rle rn~i Sll$ se vor C~ttSi11.f.cţ~~~~- ;~~- ·tt'>ti•H 
fe2 ş1 Ce ~ ~AH Sn ş, h .•:· : . · ·. 

t • ! I 

s~rn: 

---.. -·--•· ·· - . ··- ··-•--·-· - - ·---- ·-----

5.1 .2 TĂRIA OXIDANŢILOR ŞI A REOUCĂTORILOJt 
. i: 1,\_; :: J ! 

Cap;;icitnfe}1 oxidn•llilnr de" fixn el<·clrolli vndHz1' în flH'tcţie · de, ~h.tra ,şi s.tn1iet~aitra 
electronică a <1cestorn . /\cele::i~i cm1sickJrntii 5:e pot face 8Ji:Hpfa caip:a~iită)ti,i · ~toflHior de 
a ced<t electroni . ,· 

Un oxid,rnt care are cnp-lcifnte m<1re d~ ~ fix;i el~tffc,;titt es~- '~fi·· iti• .Q~ÎQ:~tlt 
puternic, lc1 fel un rcd11ci'\tor cmc ccden7:1 cu uşurintă eleclt-0-ni, e~te trI·lil r.edtwătot · pY.temk. 
Dacfi într-un cuplu rcdnx , Ox/Rcd, oxidc1nl11l Ox e-ste puternic, r-edl\le:ăt<0ttit( ·sătit Qort-Jugat 
este slnb. 

Pe11trn n c,1rnGtcriza lfiria oxidanjilor ş1 redncătorrlot' se · va. fţl),l(t)si eonstatita ' d~ 
echilihni a re1-1ctiei cu schimb de electroni: .. 

Red 1 -==~ Ox 1 + e· 

I( I = I g~_,_.I ·_ t~J 
IRedtl 

! ., 

(5.8) 

(5.9) 

( ·111i-,,1a111;, K, ,k f1111t ;1 de rclaţ1n l c; 9 ) arc d0nr 1111 carnc(er absoft.1t, deoarece în 
s,)l1 q11 · 111, t'\1\1:i l'led1P11 i i1 1 sLllc lihc1:1 . nrns1;i nt:1 K nu se 110;1fc deferminn cxperin1c11f;1I. 

I ') () 
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Pc 11ceea se vor folosi constn11telc relative de echilibru. În ill..:cst ~cop se va ~lege un cuplu 
n!dox de 1elcri11tn RcdofOx() : 

(5.1 O) 

caractet'izat de cons.t..mta de echilibru: 

(5. t l) 

ConsiderAnd reactifl dintre cuplul tednx de re,f~ri,~ţl4 l~, ,$1· elltJl)htitll ·tiede;x. 
Red 1/Ox 1 se po;'tte scrie: 

a căfui conFit~ntă de echilibru este: 

K ::: rox I I· IRe~ .. ol == ~L 
l"Red I I· 10x0 ] K0 

I ' 

deci con~tantR echilih1·uh1i (5.12) C!-fe cµ,Hli\ c.11 raport~i-1 cot1,~~tro1lcit. ~hii]~♦~r :pâJt1.iale 
(5.8)şi(5.IO). Colognritmnnd . i"elr1ţia(5 . 11)seob1'ine: . · ', : · ,·.· · . · 

pK o,; pK I - - rKo 

Se consideri'\ c11pl11I de referinţă : 

cll constanta de echilibru redox: 

(5.15) 

Ko n c11pl111t,;-de rcfcri111ă (~ . 15) este consideram, co1wenţional, egală cu unitatea, pentru 
mÎt'.C tc1111 crnhiră şi orirc mediu . 

În 1110d ase111,\n;1t0r se pn:.1tc co11sidera o rcactie cu schinib de electroni intre două 
cupluri oxido-reducătoare diferite Red 1/Ox, şi Retfi/(h2. 

(5.16) 

I ) I 
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;\ccsl cchilihnt ponlc fi dc!<itnmpus in dnuc'l reacţii reclox raportat·e fiecare în parte fo 
cuplul o:xido-rcd11cMor dl" refortlllil Rcdo/Oxo. 

(5 . 17) 

c;_trnctcri1.ot prin constant<1 K de ec;hilibt"u: 

(5. t 8) 

iar al doilea ct1plu redox se scrie astfel: 
~ . 

(5.19) 

a cărni constantă de echilibru este: 

K 
_ [Ox0J, [Redz] _ 1 
...,: ~ .... ,:--::-,..~~- -~ -- :,,:z -

fRcd 0 ] , [0x i] K~ 
($.20) 

în acest caz, constanta echilibrnh1i (5 .16) va fi: 

(5.11) 

sau 
(5 .22) 

Constanta K caracterizează interacţia dintre cele două cupluri ox·ido.-teducătoare 
Redi/Ox 1 şi Red2/Ox2, iar K, şi K2 caracterizează tăria oxidanţilor respectiva teducătorilot 
din cele două cupluri redox, care sunt implicate în echi-librul(5. I 6). -

Cu cât constanta K este mai mică, cu atât K1 < K2 şi echilibrul este mai depfasat spre 
stânga şi cu cât constanta K este mai mare, deci K, > K2, cu atât echilibrul va fi deplasat 
spre dreapta. 

5.2. CELULE ELECTROCHIMIC E 

În reacţiile de oxido-reducere au intrat în joc electronii; aceşti electroni pot fi puşi"în 
evidentă prin mijloace fizice, cu ajutorul cel11le}or electrochimice. 

O ccl11lă electrochimidi este constituifă dintr-o succesiune de faze conductoare 
aO;-ile î11 contact două ditc dm1i\, dintre care cel pulin o fază este soluţia unui electrolit s<1u 
soluţia u1111i amestec de electroliţi . 

l _ ,.:.. 
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Se consideră o celulă electrochimică, aldih1,ită din. donă sernice,litt.J.e : sem1i,ee1l1ul1a I şt 
semicelula I l, legate prin~ punte electrolitică, care permite trecerea eu,r.et1h!1luii e,lectirire, 
dm- împiedică ~mestecarea soluţiilor confin11te în aceste semicelule. 

Dacă semicelula I este formată dintr-un e1.ectr-od de zinc meta,l•ic in1t11odus î:111itr.~o 
soluţie de ioni de zn2+. iar semicelula n dintr-uil electrod de Cu metalic i,tifrq('ht•s, m:tr ... c, 
soluţie de Cu2

\ celula electrochin:tică a_stfol obţinută este reprezentatA a1stfiet : 

se numeşte pila Daniell (fig. 5.1). 

Zn/Zn2
~ I Cu2

+ /Cu 
I II 

S:emfoehda t1 

Fig. 5. t. Celula electrochim-ică Da·t1,ie-U. 

(5,2J) 

Între electrodul de zinc metalic şi ionii Zn2
+ ditt semfoelul,a I se s~ab~leşt'e . Utt 

echilibnt cu schimb de electroni: 

Zn2+ + 2e" Zn (5.24) 

Dacă se aplică celulei electrochimice (5.23) o tensiune electrică externă astfel încât 
electrodului de zinc i se creează un deficit de !electroni, consecittţa va fi trecerea unof 
atomi de zinc În soluţie, cedând câte doi electroni electrodului metalic şi obţinâ·ndu-se ioni 
de 7.n2 

... Deci echiiibrul (5.24) se va produce de la dreapta la stânga. 
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Cealalta sltuatie. în care celulei electrochimice i se J!Plică o tensiune electrică astfel 
încât electrodului de zi nc i se creează un exces de electroni, echilibrul (5 .24) se va deplasa 
spre dreapta . 

Ionii de zinc astfel reduşi conduc la obţinerea atomilor de zinc care se depun pe 
electrodul de zinc. · . 

În cazul electrodului de cupru şi solutia ionilor de Cu2+ se stabileşte un echilibru 
asemănător: 

Cu2+ + 2e· Cu (S.2S) 

La aplicare unor tensluni electrice electrodului de cupru se vor produce procese 
asemănătoare ca în cazul electrodului de zinc. 

Dacă semicelulele I şi 11 şe unesc între ele. în exterior, printr-un fir condllctor şi 
celulei (5.23) i se aplică o tensiune electrică, astfel încât electrodului de zinc sa-i 
corespundă un deficit de electroni, iar electrodul de Cu un surplus de electroni; 1a aceşti 
electrozi şi în soluţiile în care sunt introduşi se vor produce următoarele echilibre: 

Zn -===~ Zn2
+ + 2e· 

Cu2·~ + 2e· -====~ Cu 

Zn + Cu2
+ zn2+ + Cu 

Semicelula I · 
Semicelula II 

(5.26) 

Reacţia (5.26) reprezintă rencţia globală care are loc în celula electrochimică (5 .23), 
când se aplică acestuia o tensiune electrică, astfel ca electrodul de zinc să functioneze 
drept anod, iar electrodul de cupru drept catod. 

În aceste condiţii, celula electrochimică va fi străbMuttl de un curent electric de la 
electrodul de zinc spre electrodul de cupru. · 

Dacă celulei electrochimice i se aplică o tensiune electrică de polaritate inversă şi 
suficient de mare, funcţia celor doi electrozi va fi şi ea inversată, electrodul de zinc va 
funcţiona drept catod, iar cel de cupru ca anod, curentul electric va circula de la electrodul 
de cupru spre cel de zinc. 

5.3 . ECUAŢIA LUI NERNST 

Reacţiile (5 .24) şi (5 .25) care au loc la electrozi, se pot produce şi spontan, fără ca 
celulei electrochimice să i se aplice o tensiune electrică din afară. Între cei doi electrozi ai 
semicelulelor I şi li ia naştere o diferenţă de potenţial, numită tensiune electromotoare. 

Astfel, pe baza măsurării tensiunii electromotoare a celulelor electrochimice pot fi 
puse ii1 evidentă ·reacţiile cu schimb de eJectroni, care· se produc la interfeţele electrod 
metalic / soluţie. 

Reacţiile redox care se produc între un electrod metalic şi ionii dintr-o soluţie se 
numesc reacţii electrochimice. 
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l):,cn se cnnsickni un sis1cm redn'\ · 

Ox I ne - - --- Red 

şi se introduce în soluţia sa un electrod confecti<)trnt dintr-1111 met:11 iner1 (Pt, Au, etc) intre 
el ectrod şi snl11tic i,1 nnşt ere o difcren!;'\ de pntcnţinl dat()rnU\ schimbului continuu de 
electroni intre red11c :itt1r şi oxidm1t. J\ccnstf1 diîercnt:i de potenti::1I se pcrnte exprima prin 
ec,rnţin lui Nernst: · 

E = Fo -i ~r_r ln l_O~J__ 
nF IRcdJ 

(5 .27) 

i11 care : 
E0 este pote11ţial11I 110r111al rcdnx cnre caracleri7.enză sistemul oxido-reducitor ( 

acesta este constanl pentru fiecare sistem rcdox în m111mite conditii); 
R - constantn gcncrnlă a gazelor (R,lJ .3-107 erg/grad sau 8,313 J) 
T - tcmpcrnturn absolutp (in gr;idc Kelvin); 
n - n11m;irnl de electroni cc se schi111h;i intre rcclucMor şi oxidant; 
F - reprezinUi un Farnday ( 96,tl)() coulnmhi); 
[Oxl ;I I Red] - cnnccntrntiilc moime nle oxidantului şi reducătorului. 

Dacă în relaţin (5 .27) se înlocuiesc valorile R,T,F se obţine : 

E = En + ~)_:o~-~-lg _lOxL 
11 I Red] 

Se exemplu, în ca7_ul sistemului rcdox : 

I- e 

(5 .28) 

ionii de Fe2
" tind să se oxideze la Fc.l➔ prin cedarea unui electron, iar ionii Fe3

+ tind să se 
reducă la Fe2

+ prin acceptarea unui electron. 
Aceste două tendinţe sunt diferite şi am1111c : tcndinla fierului divalent de a se oxida 

fiind mai mare dec,ît tendinta fierului trivnlcnt de a se reduce. 
De aceea, dacă se introduce in solutia sistemului rcdox Fe (III)/ Fe (li) un electrod 

de platină (sau din alt metal inert faţă de soluţie) între electrod şi · soluţie ia naştere o 
diferentă de pote111ial. 

Potentialul redox al acestui sistem este dat de expresia: 

(5.29) 
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Î II cazul sislc111elor rcdox pr1-101ic irever~ibile. când m.t•m·~•i o•x.i-cliaJJi11h1•1 S:ai\11 fle-cl 1t,t<;ătort-1l 
pnrticip,i la reaclic cu vite7.:'i suficient de mm-e, p.0te11(.imlul reda~ ·s,e GQltCittifre~~ă -CH a,ft1to111I 
relaliilor : 

(S.3-0) 

(5 .3 1) 

În vederea determinării i,otenţialului s·tamdarcl E'\ aJ ttntU1i eli1P1l1t1 ~~ -0~1reeare, 
conform reln1iei (5 .28) se va ltlAS-llU'a potenţiflhtl umi1 electrod ~tlltffl Oll:Z\illl Îill ;mt'f.}.· roix.] !X!? 

[Red], deoarece în aceste condiţii E :-;, R0
• 

Pra.etic nu se poate det · rmina. pntentiahil unui -~l~·tred ,~ 1,i,tfO, ._,. •l'f"1•d l1a 
măsurare~ unei ctiferente de pnt'entiAl (lil mihrnnwea u111,e,i tens,i.tu1·i elfflreimf>ltoare)' hl\itr~ do,t 
electrozi care fac pmte dinlr~o celui~ electrncl,imic~. . · ' 

Determinările de pot n\i"11 se foc 011 ajutorul ţt11nr cehtl:e 1lectroolo1:nti~ de fortM: 
' ' 

Semicelul(! J 

Reacţia redox care so produce în semic;eh-1la I e$·te Ufmă,tio(!l-re-a: 

(5 .33) 

a căt1.11 potenţial redox este : 

P1-1 reprezintă presiunea parţială a hidrogenului gazo~ di·t1 celulă. 
2 

A 

In condiţiile menţionate: 

(5.35) 

deoarece P1-1 = I r1tm, [ 1-f' ]'=' I ion g/L 
2 

Scrnicelula I este electrodul de hidrogen folosd ca electrod ele referi11ţă, care este 
ro11fci.:lirnrnt dintr-o ph cu\i\ de plc-1li11ă, pc c;:ire s~a depus electrochiinic ur1 ·strat fin de 
plati11[1 l'i11 divi1.<1l:t Electrodul ::ist fel ob!inut se imersează într-o soluţie de concentraţie în 
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inni 111<. )
1 

c1rnl:i c11 I mol / I., prin care i,;c harhntc;vii liidrnµ.cn g<1,7:ns f'n~.wt-c Pl'lf, l:H o 
p1~·~ i1111 e de I :,t,nnsfoni (f'i µ. .5. 2. ). În ncc~tc cn_ndi!ii, cl-ect10rlul d·c hi,d1•0ig;c,,.1 es,t,e cl~'Cl•roQIH·.I 
..,1;,ndnrd de liidrnµcn . ca re nrP potc11\ial11I e)!nl c 11 7cro prin convcu(ie. 

o~ 
o 
o 

" 

-· - So:luţi.e OCI 

Fig. 5.2 .. Electrocl d~ hidf\(l):g($,n. 

În cazul semicelulei li, s;e poale $·.Crie vt1Jo.a·r.ea pot@llil,ţia:1-uJ:wi- e.1:~tiJiQ.<ilittflll.tt ·de .p~ 
introdus în solutia cui,lurilor redox. · 

Tensiunea electromotoare a celulei (5.32) s@ p.:oo.:tt c.-xip,r,;j;1n3 ,a . o .diw..e:~ti a 
tensiunilor celor doi el,ectrozi ai celule·i. 

S::tll 

E = Eo + 0,059 1. [Ox] 
Ox/ Re d . .g [R cl] n , -e . 

Deci potentialul cuplului redox co1'isiclera:t se obţine P,;fÎI~. m.ă:sm--.ar• dî-.ţe4 de 
potenţial dintre un electrod ineti introdus într-o soJuNe cal'e oo,nţ-i.ne .~.ţtl o,x:i~:erător 
:;; i u1 1 ~lectrod de hidrogen în condiţiile standard. 
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Dacr, i11 sol11\i:1 111n1 i ~-ist~m r~t_l(,x QonQentrn!îit.e <1'xitll\4lt<Ufoi şJ. r~Q.l,ţie~!Qt>tt4tt4 s itd 
egale, raportul l<>xl/lR ecll ·=- I , im eiqwti~ia {1(\ţ ~ntiHh:1lt1i recto:< devt,11~-: 

Prin urmare, pote11\1~lul Şi\!,mdard rcdox ~sta e.ga.l cu pote:nţ;i,iJl~d şf~~t1ed(tht1 
indicator introdus în S()lllllH 111111i ~i~(';m r~dnx~ tn c'"r~ C(1tNtH'itrtiţW~ · o~,d~AA~ţ~\lt, $1 
reduC::Horului suni egale. _ 

/\censrn derini!ie a pt,t~ntii~ltkw ~thmthu1d r~dox. ~lilte 'irala\b-Hi tt\'Ht\tl't tu. ~tlt1H tU 
foqa ionică 1111lă (p = O, şi l\ctgrii de- ~c;tivit r, te f: ~ ~ rt'i.,d ~ I, cai î.n OON.a ~ o) 

Polentialele stnndi;ird •"~ cuplurilor l'~tlo~ f)(Wtnit ordDl\at~a .aeemQfcl mtr~-anu·m.i:tă 
succesl\lne. 

În 1<1bel11l R, oxiclo11ţii nrn~idtll'ftti ~~ suGc-ed în orcl1n~a ~ţ,~~~ . .- a tifi@t,, ta,t 
reducătorii în ordine dc!-cn::,; 'f\ (CHl!\L 

cu{ilul 1;6,111; ~ ho-=~~. I~ · 1.'(tf~ţ K1/î< ---- --~ . -- . ~--" -- - ~2,92 _ . .,....,,._.~=-

('rl 
11c,.J 1 "'O:r1 I 

V l, ; y l 1 -0,2.1 
11

1
/l l .1 0,00 (IA Pu

1 
~1 ~m) 

c,/ '/<.'11' -1 o, 16 
Fc(CN),,''/Ft\CN )"'J- 0)6 
M11U.1 '/M nO., , 0,54 
1//1 0,62 

'
. ''/I ' }I () ·10 Io ,~ ' o 

/\µ'//\µ 0,80 
l I ~ • 11 g' I I I g2 ~ O, 91 

l·h ,J l3r- 1 ,09 
Oii( ) i- 1,23 
CI/ CT 1,t.1I 
Ce'11/CeJ·t- l,M~ 
Pb'11 /Ph21 1,75 
Aµ H/Ag 1,98 
F2/F' 2,87 --------·------' 

(' 11 dt 1111 cupl11 i:\rc un po1e11tial sta11d,1rd m,1i 1m1re {î!t sensul pozitiv), cu atât 
o~idc111t!!I nG0Rl 11 i c11pl11 ~sie 111;1i t<1rc, iar reducât0rul co1ţj11gat m~i slab. 

I !n tnidi111t ,1:,rccarc cJi11 talH,:1111 51., va putea p1i11c ipial să reacţiont::ze cir toţi 
red11Gţ h)ri ! din tabel care :-.uni s1t11aţi d~;i ~11pra sa . 
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/\cţiu11ea 1111u i oxidn nt flSttpra unui redudit·or Al ::il fu i c11ph1 c~tc cu nt,11 mai cncrgid\ 
cu dt difercn\11 dintre potcntirilelc stm1dard ale celor dou;\î cupluri este mai mare. 

Un rcd11 dilor n;:irccnrc po;itc rer1c\ion<1 , în principiu cu toli oxid,111\ii nltor cupluri 
si l1rnţi în tnbclul 8 sub ci , reducJ ndu~i. 

\ 11, POTENŢIALUL STANDARD APARENT 

/\ vând în vedere ci' oxjdanţii şi reducătorii sunt de obicei electroliţi tari şi că 
reacţiile redox se desfăşoară în amunite condiţjj experimentale (pH , concentratie, 
electroliţi · străini, forţă ionică , etc.) echilibrele sistemelor oxida-reducătoare ntt sunt. 
determinate de concentn:i~iile molo.rc ale oxidantu.lui ,i red\t.cătorului~ cî de activităţi. le lo.r. 

Prin urmare. expresia col'ect~ a potcn.ţial~tlui redox este: 

(5.40) 

fox şi freci fiind coeficienţii de nctîvitate a.i oxidantului şi rţd\l,Ciitorului , 
În ana liza chip1 ică se unnă11eşte de:tenni,i.a-1:e-a cm1.:e,en1tl'a-.fi1.iJo:r re.ale~ :pe·\1tnt aceasta 

este necesar ca echilibrul oxido-reclucă.tor ·să se prod-u'°ă într„o soln{~-e î.i, care se găseşte ·un 
electrolit suport în mare exces faţă de conce:11.traţia ipeciilor Ox şi Red şi c-are este inert 
faţă de echilibrnl: 

(5:.41) 

În aceste condiţii, tăr·ia ioni.că a solu.ţie·i este o.ew1,itantă şi ~.tfol coeficie1,,ţii de 
activitate fox ş.i fred vor fi şi ei consta11ţi şi indepcmd.ţn.ţ·i _de ra..}iu:>.rful [Qx.]/fR~] ·ş.i relaţia 
(5.40) devine: 

sau: 

in care: 

E E
o· 0,059

1 
[Ox] = +--g----

. n [Re.ci] 

E
o· Eo 0,059

1 
f0 x = +--g-

n fred 

iar E0 se numeşte potenţial standard apare11t. 
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Relaţia (5.43) este deci VAiabiiă IA o tărie ionică dată . Dtică tăria ionică sau pH-ul 
-:0111\iei i11 care se produce echilibrul (5.4 I) se modifică, se va modifica şi potentinlul 
~!,rnd:-:ird aparent al cuplului reclox considerat. 

5 . .5. FACTORII CARE INFLUENŢEAZĂ POTENŢIALUL REDOX 

Pot e nţialul reclox al unui sistem redox este influenţat de mai mulţi factori printre 
care: precipil;:iren, complexarea oxidantului sau a reducătorului~ pH-u1, etc. 

5.5.1. 1NFLUENŢA PRECIPITĂRII 

Precipitnreei oxidantului scade valoarea raportului [Ox]/[Red] ş.i deci şi valoarea 
potenţ-ialului redox. Dacil se precipită reducfitorul , scade co11e-en.traţ-ia acestuia ş.i creşte 
valo.irca n1portului [OxJ/[Red], deci şi potenţialul redux. Pentru exemplificare se consideră 
reacţia: 

2 Cu2+ + 4 r 2 Cul + li (5.45) 

care implică două sisteme rec.fox şi anume: 

Şl 

E0=0 54 V 
' 

· /\vând în vedere că potenţialul normal redox al sistemului Ii/2r este mai mare decât 
potenţi.du I reclox al sistemului Cu2

+ /Cu\ reacţia de oxida ·e a iodurii cu iern i de cupru, nu 
ar trebui si:l aibă loc. Cum însă Cu (I) precipită cu excesul de iodură sub formă de Cur, 
greu solubilă, valoarea rap01iului [Cu2+]/[CLi4], creşte considerabil şi odată cu acesta creşte 
şi valoarea potenţialului redox al sistemului Cu(TI)/Cu(l), astfel încât oxidarea iodurii este 
posibilă . Considerând că se lucrează cu o soluţie de Cu(II) de concentraţie 10·2 ioni g/L, iar 
soluţia de iodură are concentraţia de 10·1 ioni g/L şi cunoscâi1d prodiisul de solubilitate al 
Cui, se poât_e calcula concentraţia ionilor Cu+ şi apoi valoarea potenţialului redox: 

(5.46) 

ŞI 
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(5.47) 

Reactia de precipitare a ionului c,t a dus la mărfrea potenţialulll~ şi a f~cut po-s.lbH.A 
oxidarea iodurii . 

5.5.2. EFECTUL COMPkEXĂRll 

Complexarea inf1u~ntează pot,~nH&hd red0.x în ~~~laşi tnod, oa reţtţ;,p~e pr~,,~t;ire. 
Astfd, pri'tl Ot'--tr-tfllexarea o-~idtmtuJui, potentiah.d t~6~ scade., i~ prin co~~lex~reJ. 

reducătorului potet:1ţh11u) creşte , în fQ~ş:t caz var-taţi.a f)Otenfia◄i\l.lui -r:ecklx dep.h1clt;1 şt. dt 
stabilitatea complecşilor ~e se form-~i\r.ă şj ~nmne. ţ_ţt o~t sta:bi·Ji.tat~ ,com,pltt~~t-or ~fite . ttHd 
mare, cu atât variaţia p~tenţ-ialuh,ti rndox este tntti tl:Yl'fe. · · · 

De exemplu, îtt e1i ul sislemuh.,i redQx. : 

F J+ ..L e· · ::...-. 1" 9 · :,,., Fe2+ e ..., . . -- -.. . li1 =.0,711 V 

oxidarttut parHdpă la echilibJ'ţ!I d,~ complexare 

care este caracterizat de constanta de stabilitate: 

I [FeF: rţ -
P. - 6 
-6. '"'" [FeJ+] ·[F~]6 

Îtt acest caz potentialttl redQK al sistef1mlui (5.48) ·este : 

(5.5 I) 

va scădea deoarece raportul [FeJ+)/[Fe2+] scade. Pentru evaluarea cantit,ativă a 
modifî ,f\rilor proprietăţilor oxido-reducătoarc ale soluţtd st: va calcula concentratia [Fe3+l 
; tinând seama de constantc1 de formare ~6 : . . 

care substituită în relaţia (5 .5 1) rezultă : 
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(5 .52) 

sau 

. (5.53) 

Din relaţia (5 .53) se observă că s~ poate defini un nou poten:ţi:d staNdard.: 

acest potenţial standard aparent Ep' caraott)rizea~il imul ~hHH,rtt: 

Fe2+ + 6 F "" · · +ft'". [FeF6]~· + e· · · · (S.55) 

care se produce cu schimb de electronl şi iooi, 
Sunt cazuri în care atât oxidantul cât ş-i redueă~orul p.arNei-1,?ă fa o. reacţl.e de 

complex<1re . 
Se consideră ~istemul oxido„rcduc:Hor: 

C 2+ o 

al cărui potenţial redox are expresia : 

J' 

(5 .. 51) 

În prezenjă de amoniac, în cantitate mare, iol'lH CoH şi Co2+ vo~ fî ~ ·waja·ti" în reaotii 
de complexare de tipul: 

Co2+ + 6 NH, 
Co1

+ + 6 Nl ·l3 

cai a ·tcrizate de cons1antelo totale de stabilitate: 

(Co(NH.1)6]2+ 
[Co(NH3)6f+ 

'. ) i val,) ·· 1c ·onsH1n1elor de formare se calculează concentraţiile fCo2+] şi [Co·'+J : 

f. 

(5.58) 
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[ Co 2 + J = [~o( NH 1 )r, 2 + ] 

. f\, ·fNH _1)6 

rco.1+1 _ [Co~NH.1)/+J 

~6 · fNH .d6 

Î 11 c1c~st caz valoarea potential-ului redox devi.ne: 

sau 

Valoarea potenţialului standard aparent E0
. este: 

E0
. = E0 + 0,059 • 1g P6, 

P(, . 

şi caracterizează noul sistem redox : 

. (5.59)' 

(5.61) 

(.5.62) 

Cunoscând valorile potenţialului standard E~
0

3. /coi• = 1,84 V şi va·l0.rHe·1001~tantelot de 

formare: p6 = 106 şi p6' = i 036 se obţine: 

E = 1,84 + 0,059. lg 10~ + 0,059 -lg (Co{NH 3)/+ l 
I 036 [Ce>(NH 3.)6 i+] 

sau 

(5:63) 

Valoarea potenţialului standard aparent al sistem.ului redox (5 :62} este de ninnai 
0,0 I O V faţă de 1,84 V al sistemului Co3+/Co2

+. · 

Noul sistem redox este reducător în raport cu sistemul (5.56), aeeasta se datote,şte' 
mîcşor.'lrii concentrntiei celor două specii Co3+ şi Co2

+ şi respectiv raportului [Co3+]/[Co2+]. 
Influenta complexării este şi mai pronunţată pentru acela.şi sistem recl0x, dar îti 

1,rezen\ă de ioni de cN·, în cantitate suficientă când se formează complecşii : 

133 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



5. EC'Hll.trll-H'. CIi SCIIJMH Dl·. FLE(TRONI 

Co2+ + 6 CN. 

şi 
C' ,,+ I 

() T 

[Co(CN)r.l4° 

[ C 0(CN)6]"" 

. . I ..1 l · 1 · n. I 022 . n. . I O~ caractenzat1 de constirnte e ue sta,, ,tate 1-'6 = şt "''(\ = . 
/\semrinntor cuplului preccclent se determi1ilă con-eentr:a:ţiile [CoJ.:] ·ş.i (Co2+l dh1 

vnlorile constantelor de stabilitate iar valo~rea potet'l.ţfal ·ului redox d,e·v.iue: 

în prezenţA ionilor cN·, noul si~tem redox e$te: 

[Co(CN)<,( 

al cf\rui potenţial stnndard aparent E0
' devine: 

. I 022 . . 
Eo· = E0 + 0,059 · lg---- =i: -0.76 V 

1066 

Valoarea E0
. arată că noul sistem este reducfltor. 

În exemplele pe care le~ain considerat, liganclul ca11e a pai;ti·oipat ltt reâ.oţia de 
complex,ll'e a fost în exces . 

Dacn însă conccntratia lig<1ndului este mai mică şi echilibrele ·de ootnp-lex..fii.r~ h:U,SUi1t 

deplasate complet către · urcHpta, potcntialul standard aparent E()' .~a dep1,t1~e .şi d~ 
concentraţia lig.-indului în sistem . Se va arăta acest lucru, co;t~.s.iderâ:i'td ;siste1t\liul t'edo,c 
(5 .4 8), dar g~neraliz<"lm rationc1mentul şi notă o, ligandul c11 A, când s·e 'fo·t1t.n.e,ad }Jm,l 'tilUI·~ 
complecşi succesivi atât cu Fe:i+ cât şi cu Fe2

+. În acest caz con(}entratiile_. totale ral.e ionJ.tor 
F ,➔ • F 2+ . . e· şt ·e se pot scne: 

; 
1(5:67) 

(S.68) 

Îll care r~N şi l'~N· ~unt constantele totale de stahilit«lte ale cortiplec$·ik>r forrnaţi d@ A on iot1i 
d~ h r

1
", l'c~pl!ctiv Fc:2' 1 1M pt'i1t N ~; N' g;r;;ichd 111axi ,n de to,np1ecş , în aceste d()taă ~ rff de 

comp11~i fi 11C<,,!c~ivi . C'11110si.: ;111d vnk1rilc 0011 s,i m11tclor fl llC(;)Gfl1 vc şi concentra,t,ia liga,ndu'l-t-iÎ sa 
pot calcula gr,1ddc Jc rm·marc ale speciilor complexe (v, cap.4 .4 )'. 
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În acest context expresia potenţi a lulu i (5 .51, dev ine : 

sau 
(). CF 1 • 

E = E + 0,059 · lg - - ~~­
CF 2 , 

C 

(5.70) 

(5 .71) 

Potentialul stamfard aparent, E0 depinde în acest caz atât de constantele de 
stabilitate ale complecşilor formati în sistem câl şi de concentratia ligandulni . Caracterul 
reducător sau oxidant al unei specii chimice simple poate fi deci influenţat prin reactii 
competitive de complexare, care vor schimba wtloarea potenţialului standard . Aceclstil 
schimbare depinde atât de tăria complecşilor formaţi (constantele PN şi PN.) cât şi de 
concentratia agentului de complexare. 

5.5, 3. INFLUENŢA pll-ului 

Influenta pH-ului asupra potenţialului redox al sistemelor oxido-reducătoare se 
constată altinci când speciile participante la echilibrul cu transfer de electroni, conţine În 
moleculă şi oxigen. 

În cazul echilibrului redox: 

Red + q/i H20 (5 . 72) 

caracterizat de potentialul redox: 

(S.73) 

sau 

E = Eo _ 0,059 q. pH + 0,059 • lg (Ox] 
n n [Red] 

(S .74) 

care odată cu scăderea pH-ului potenţialul va creşte şi invers, cu creşterea pH-ului 
potentialul va scădea . 

Astfel vom considera sistemul redox: 
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al cărui potenţial redox este : 

E = E o _ O. O $9 g . H + O, O 59 · l [ MnO 4 J 
5 p 1 g_ [Mt12+l 

Astfel , într-o soluţie de fhS04 1 N (pH = 0) E0 = 1,54 V; iar la pH = 5 tt = 1 J3 'v. · . 
Influenta ionilor de hidrogen este percepută şi în cazul sisten,,e1dt· tedo~ bi c•ate tit\td 

din componenţi participă la un echilibru cu schi.mb de protoh·i. ' -
_Astfel , se va considera sistetnul tedox: 

I , 1' 

aJ cărui potenţial este : 

E = E0 + O 059 · lg [Fej+] 
'. [Jîe2+] 

Ionul de FeH poate .participa şi la un echilibru cu schimb de prot·o·t:tt {tieacţie de hidr.oJit~) ·· 

a cărui constantă de echilibru este: 
. I 

li I ;,'.;• ', :, 

I ; I 

În cazul în care echilibrul ( 5. 77) se produce simultah cu echilibrul redoii <r; ~}_'. ~ăktl 
de electrod la 25° C este: . ·· · · ·· · · · 

' . t 

(5 .19) . 

sau: " 

Din relaţia (5.80) se observă că potenţialul redox este funcţie de pH, iar dacă ţinem 
seama de valoarea constantei K1 = I 0-2.43, valoarea poten ţialului va fi: 
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E == 0,914 + 0,059 · lg fFe(0~)
2
+] - 0,059. pl-J 

fFe +] 

potenţialul care caracteri zează echilibrul: 

(5.81) . 

echilibru cu schimb de protoni şi electroni. 
Domeniul de pH în care are loc influenţa acestuia asupra potenţialului redoi;t este dat 

de valoarea constantei K1 a echilibrului (5.77). 
Dacă logAritmăm această expresie se obţine: 

' /. 

(5,81) 

sau pentru pH = 2,43: 

ndică jumătate din conoentratia iniţială de ioni ferici din sol·uţie !Ml ltat1$.f,ot.ttiaţ 1tt 
Fe(OH)2+. fonul Fe(OH)2+, poate reactiona în continuare, cu apa .~P~·forrn·echiUbt;tJh.ri: 

a cărui constantă de echilibru este; 

Expresia potenţialului redox devine: 

I [F (OH)+] 
E = O 914 + O 059 -lg - + O 059 · lg e 2 · - O ll 8- pH 

, , K2 ' [Fe 2+] · ' 
(5.86) 

Înlncuind val;~arca constantei K2 se obţine : 

[Fc(OHt] 
E = I 191 + O 059 · lg-----·- - O 118 · pH 

' ' [Fe2+] ' 
(5.87) 

i37 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



-~ 1-1 11I1.ll\l~I -. cu sc111rvm 1)1', FI ,F( ' rnONI 

Potc11tial11l rcdox nstfel obtinut repre7,i11tă cuplul Fe2+/Fe(0Hh \ cores--pu11-1:ă'1:or 
echilibrul11i : 

Domeniul de pH în care eşte valabil potenf'i.alul redox -core-!îpinlzilt10.r relaţi,ei (5 · .. 86) 
se obţine prin logaritmarea relaţiei (5.85): 

l [Fe(OH)ţ] ~ -4 69 + H 
g [Fe(OI-J) 2+] ' . p 

Astfel, la pH = 4.69, [Fe(OH)2 +] = [Fe(OH)2+] adică )\ldt.a:te· di,i ~tr.-, -i•ikir 
Fe(Ol-[)2+ este transformată în Fe(OH)t. Dacă p.H-1t1l . wl\llţiei Cl"1şf~ • ;·~•· ~ 
Fe(Ol "93 greu solubil. ' · · _ . · · _ , • 

ln figura 5.3. s-a reprezentat d-ie1grama potenţi:al•-pH pen~ ·•~-- Fe. ,. kOH:~ 
considerând echilibrele (5 .75), (5 .77) şi (5.88). . 

Acest tip de diagramă permi1t-<! să delim·ite:ze f.er•J1~ de -p~a;:t~·.-at. .... ttl• 
cuplului redox . Pe diagramă au fost tnum,te şi vertj\~al~le- care. .delt1~it~d.· :~ile die 
predominare ale speciilor cuph1lui acid-b1!1Zi ii1:nip.l-~at' f,tf l'iatila. r..e•s~tivl-<'h p,t.f,-'. · 

-0,4 I 

-0,8 -
I I 

(°5i3) (5.88) 
"'~- --- -----·--

-1,2 
___ L __ _l_l--LJ---- L 

o 2 4 6 8 10 12 14 pR · 

Fig. 5.3. Diagrama potenţial - pH pentru sistemul Fe-HOH, la.25° C. 
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f n afora pote11ti.:1lul11i redox E, pentru caracterizarea unui sistem oxido-redtlC'iUgr, se 
11rni poate utiliza şi o altii mărime. notată rH 

2 
(sau rH), prin analogie cu noţiunea de pH. 

rH -ul reprc,. i ntă logaritmul cu semn schimbat al concentraţiei de hidrogen molecular sau 
1 

p1esi1,nii p:irţinle a m.:cstuia, în soluţie: 

(5.8,9) 

Pentru obtinerea acestei mărimi se consideră e.chil.ibrul redox: 

(5.90) 

care se stabileşte la suprafaţa unui electrod de hidrogen. 
Potenţii:ilul redox al electrodului de hidrogen, este dat de ecuaţia tui Nern.st: 

2 
0 RT a , 

E:,:: E + - 111 - 1-1-
zF PH 

2 

· (5.91) 

RT RT 
E::::, -- Jnaw - - lnpH 

F 2F 2 
(5.92) 

iar prin convenţie , potenţialul standard al electrodului de hiidroge'fl este x0ro, E.0 = O. 
Tinând seama de definiţia rH -ului şi trecâ-nd la logaritm zeci-mail.,, i,enttu 21·0c ecuaţia 

2 • 

(5.92) devine: 

de unde: 

E == 0,029 · r1-1 - 0,059 · pH 
l 

rH = E + 2 · pH 
i 0,029 

(5.93) 

Din relaţia (5.94) se observă că rH -ul unei soluţii depinde de pH„ut acesteia. Îrt oamtl 
2 ' ' 

sistemelor al..căror potenţial redox E este independent de pH, va1o.ar~a. rH.
2 

te-prezt:n.tă o 

mărime caracteristică pentru sistemul redox respectiv. În marea maj0ri•tatea .cazuri.lor -însă, 
poten\ialul redox este influenţat de pH-ul soluţiei. În cazul sisterne.lor redox itrfh.ie.nţate de 
pi 1, r1--1

2 
-ul poate servi la aprecierea cantitativă~ sistemului redox. 
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N1) \i unea de r1.1 are o importan\ri deo~ebită pentrn pro.cescf.e redox btologi,Gti, Şttl~ 
/ . 

1·i ind C1p1ul di celulele <lcrobe tniiesc nunrni la r11 -uri ,mu mari dee.~t 1-4. în thtt,p -~e 
I 

ct:lulele nm1er<'be trri.iesc la rH -uri mai mici decât- 13. 
2 

5.7. CONSTANTA ECHILIBRULUI REDOX 

Se consideră următoarea reacţie redox: 

111 Red 1 
.:.:.:.;::::c::~ mOx, + mne 

. 

n Ox2 + - ' ' ~- n Recl2 mne 

m Red, + n Oxz :z:;:4:;a::s.::dl!!a. mOx, + tt·Red~ 

Reacţia totală (5.95) este caracterizată de consttmta de echiUbru K: 

[Ox 1 ]m · [Red 2 ]" K - ··---~-----
[Red i]m · [Ox 2 ]'' 

.' I' 

(S.~~,) 
j. 

' c,·.96J 
. ' . 

În moment\11 în care puterea reducMoare a lui Red, Vij. fi egală .ct( pt1.tetet\· ox.'-d~t.4.a. 
lui Ox2 se poate scrie: ' · · · 

E1 == Ef + -~!95.~. lg J~.x 1f2_ 
mn [Redi]m 

E2 == E~ + O,~~~~ lg _[0~1:_ 
· mn [Red 2 ]" 

La echilibru 

Se ordonează termenii şi se obtine: 

snu: 

de unde: 

' ,.' . 
't ', I 

' I ' ,t ' ' 

• 

' ' ' . . 

(5 .99) 

(5.100) 
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Din valo:1rea constantei se observl'l dl echilibrul redox (5.95) 
este cu atfit mai dcplns ;.1 1 spre drcnpta, cu cfit difercnta dintre potenlialcle standard va fi mai 
mare şi cu cât numărul de electroni schimbaţi în renctie va fi mai mare . 

E\:emplu de calcul. Reac\ ia de oxidare a fierului bivalent cu cer·iu tetTaval.ent: 

Fe2+ + Ce4
+ Ce3+ + Fe3+ 

pentru care: 

Constanta de echilibru are valoarea: 

5,8, AMPOLIŢI REDOX 

Se spune despre o substantă c~ este atnfofi.t t'edo.x, attmt>i dind poate aitât d 
primească cfrt şi să cedeze electroni, adică atunci când poate funcf·iona atât ca md:da.r.it cât 
şi ca reducător. Un astfel de sistem reclox, corespunzător unui arnfolit redox este: 

y4+ 

respectiv 
VO2+ + H2O "==~ VO/ + 2 H+ + e· E0

• c: l}O. V 

în solutie de H2SO4 8 N. 
Ionul y1+ rnacti0nează şi ca oxidant în soluţie de l-bSO4 I N, conform echilibrulu1: 

respectiv 
.. vo2+ + e- + 2 1-r~ -::;==~ V3

+ + H20 
Ionul y 4

+ este deci un amfolit redox: 

2 y4+ (5 .101) 

Rcr1cţic1 (5. JO I) este o reacţie de dismutaţie redox sau o reacţie de aulooxidoreducere. 
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5,9. SOLUŢII TAMPON REDOX 

O soluţie tampon redox estre aceea care poale reac.ţiona atât etil <;>1x:ir~•a,r•tf,i,i_ ·.G:ât · şii-° ·c.u 
reducătorii şi se or une la variaţiil e mari ale poten1ialult1i , odată ett adâ-os;Nfa:G,-est<Wa-. · 

O asemenea soltt~e trebuie să conţină atât un fed-ucă'.tor care să: f.ttt-f~~i~e~- e~le.e:l(r0;i11;i 

oxidantului care se adau gă , cât ş,i un ox.i-dant care să poată pri.mi electtioÎfllJ, de· la ·1;e~~tfă1t,cwul 
care se 1:1dm1gă . · · · · 

Toate solutiile s·isteme·lor redox reversibile sunt soluţii tampon re:dQlx,, A&t.\l', ·s~thtfiâ 
care co11ti11e ionii Fe2·~ şi Fe:1+ sau Sn24 şi Sn4

+ sunt solu.ţii ta1il:tpon r-~i, dt~ftitl~' 1tm'l 
reactiona atât .cu oxidau Iii cât şi cu reduc.ătorii. ·. · . 

Forţa de tamponare a solutHlor tampon redo-x se defiu.e,ş,t~ ct• · S!-'JtttQfţlli) .. :i:ridJ~<h~ili, -~e 
tamponare, 110tat cu ; care se exprimă prii, raportul di-ntre adaosul de :~lf~'fllţ Ş3ţt ·~ed:~M~r 
N,. exprimat în echivalenti la litru şi varia.ţia corespunzătoare a .po<,t~titţ+altrttti/ · :·. 1 

. dN 
I= --

dE 

Spre exenil-plificare, se va co.nside:r.a munr,i1eitec im cult,i.tă~ -ecllM~ât~1,4}dl•~'·bl~ă 
şi o sare feroas.ă, a.le căror conctmtrn,ţii sul'lt 10·1 N. . · .. 

1 

_ •• · • • 

Potenţ.ialttl ace.slei soluţi-i va fi: 

l+ 2+ deoarece [Fe· ] = [Fe J. . . . 
Adăugihn acestui at·Hcs-t,ec o sol1uţ.i .c de KMrt04 1 o· 1 N, a~tf.el Î•~ ·ât:.,~fil-~fl!lb~:(*if·~H 

feroase s·ă seadă cu 10%, a.tunc-i: . , · · · · ·. :. · · · 

În aces,te cm,ditii valoarea potenti-alului va fi: 

O 11 
E=0,771+0,059-lg ' . ;:0,77'6V 

9 .10·2 · 

Dacă se adaugă un reducător, de exemplu o soluţie de SnCh 1,0~1 N, astf~,1 iineât 
concentraţia sării ferice să scadă cu 10% atunci: 

ŞI 

Potentialul sistemului Va fi: 
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9 · JO 2 

R = 0 771 + O 059- lg -·--- = O 766 V 
' ' . O 11 ' 

' 

Modificare potenlialului sistemului Fe 1.i-/Fe2
+ la ad;:iugarea de oxidant sa,u reducătot 

este deosebit de mică, astfel se explică <.;apacitr1tec1 de tamponare a acestor sisteme. 

$. I 0. CARACTERUL OXIDANT ŞI REDUf.ĂTOR AL APEI 

Moleculele de apă cât şi ionii săi pot fi angajate în echilibre .cu schimb d.e electroni. 
Apa, în echilibrele redox, poate juca rohil de reducător conform echilibrulu1: 

(5.103) 
sau 

caracterizat de potenţialul: 

(5 .104) 

pentru o soluţie apoasă saturată în oxigen la p01 :'!I 1 atm. În aces·te, oondi~i J;>()t~h,ţiaJul va 

avea valoarea: · 

E = E0 -0,059-pH 

Pote;ţialul standard al cuplului HOH/02 este E~
2

; 202- =)~23 V iar re:laţia· (5. 10~) devine: 

E = 1,23 -0,059. · pH (5.106) 

Apa poate juca şi rol de oxidant, potrivit echilibrului: 

(5.107) 
sau 

2 H~ + 2 e· 

caracterizat de potenţialul: 
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E = Eo + 0,059. 1g [H + ]2 (5. l-08) 
2 P1-1 2 

sau pentru o soluţie apoasă saturată în hidrogen la PH
2 

= l atm, potenţ~~htl -de•v.ine: 

E = E0 
- 0,059 · pH (SJ09) 

Potentialul standard al cuplului H20/H2 sau W/H2 fiind E0 ~ 0,0 v. rel,aţiia. (5-.1-09) 
' ' 

devine: 

E = -0,059 · pH • I ' ('5, t 10) 

Potenţialele de oxidare şi de reducere ale ape-i stmt deci depen.de:rtti! ·de pH;...ul fotUiVtt,i ·aşa 
cum rezultă şi din fig. 5.4., unde este reprezentată diagtama tensiune -1 p.tf. a:,a)!P,@l. 

E --------------------
(mV) 1.6 

1,2 -

0,8 

0,4 

o 
-0,4 -

-0,8 

.. J ,2 

Oomeniul de 
stahliUa.te 

HOtl 

·----- - .J .... __ J •· -·- _I - -- _I_ ________ 1 _____ .1_ __ ........,. 

o 2 4 6 8 10 12 pH 

Fig. 5.4. Diai,rrama tensiune - pH a apei. 

Pe diagrama din fig. 5.4. au fost trasate dreptele a şi b care reprezintă con<litiUe d.e 
echilibru a!_e reactiei de reducere a apei în hidrogen gazos şl de oxidafe a apei la -o,dg~.n 
gazos, la o presiune partială a hidrogenului sau oxigenului de t atm la 25° C. 

În zona de sub dreapta a, presiunea de echilibru a hidrogenului este· mai mare de l 
atm şi deci apa tinde să se reducă cu degajare de H2. 

În zona de deasupra dreptei b, presiunea de echilibru a oxigenului este mai mare de 
I atm şi ca atare apa tinde să se oxideze cu degajare de oxîgen. 
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Între cele douR drepte a şi b presiunea de echilibru r1 hidrogetmlui şi oxi,geF11:1lui sunt 
ainl>ele mni mici de I ritm . În tlceastă 7,onn apa este stahllfi şi acest 111,cru este vala,bi,I nu 
m11w1i pentru apa purf'l , efo r 111 primă aprnxinrnţie şi pe11t111 soli iţiil e apoase diluate. 

Pen tru ca o soluţie r1poasfi de reducător s<1u ox idant să fie stabi lfi este nece.saF ca 
pott>n!ialele st;rndard 8le acestorc1 sfi fi e cuprinse în in tcl'val11l de stabilitate reclox a-t a:pe1i 
(0 ,UO V p.î11i'\ la l ,2.3 V), s;:1u dacă a11 potenţiale mai oxidimte, respectiv mai redtLCă.toa,re, 

rem.: !ia n-:dox dintre aceste specii şi molclc11lele de apă, trebuie să se producă cu vit-ezâ 
llegl i_jr1hi 15 . 
· Dac:'\ se dizolvfl un oxidant în ap~, acesta nu poate exista în stare p,ttră în so,\iutie 
apoasă . În ecuaţia lui Nernst concentraţia de reducător [Red] ar tre~ui ~·ă fie ~u,lă„ iat 
valoarea potenţialului E s;l devi nă infinit . . 

Practic acest lucru nu se în tâmplă, deoarece o patte din oxidant treee î-n redooAtotitl 
silu conjugat c;:1 o c01~secinţă a angajării moleculelor de apă în echil ibrul ret:kJx. · 

De exemplu , într-o solutie în care nr trebui să existe numai o sare c.eri.<&â, dooic 0ht:c-.e 
[Ce'·

1
] = O, potenţialul E ar trebui să aibă valoarea oo. Experime.ntal se 111ăsoarl o. val~ 

bine determinată . deoarece ionul ceric se reduce formându-se i.onu,t ceros CeJ+. 

·(5.H1) 

Reac~a (5. 111) se produce până în momentul în care puterea oxi,dantă a Ce4+ dev.r.t;e ,e.pfi 
cu puterea reducntm1re a apei . 

Dr1cl'i în soluţia avem numai ionul reducător CeJ+_ potenţi-olul ar tifl!IMI: si a:iW 
valoarea -oo. Practic, în mediu apos m, se poate prepara o soluţi-e care să cooţhlă Jll!U;m,,lt 

specia reducătoare deoarece intervin moleculele de apă cu pl1op.rietăţi O,t-1datit,j,., eMtbtffl 
echilibrului: · 

2 Ce i1+ + H2 + 2 Ho· 

' 
În concluzie se poate afirma că nu se pot prepara, în exdus·ivitate so.!~iii de 

reducător sau oxidanţi, ci numai soluţii de sisteme redox în care predomină ox.id-a.ntu, sau 
reducătorul. 

5.11 . APLICAŢII ANALITICE ALE REACŢIILOR REDOX 

Reacţiile redox au numeroase aplicaţii analitice la separări, d.izo,lvări 'preo11J'ttf şUtt 
detennin ăr i cantitative. . 

Pentru separarea cationilor din subgrupa arsenului de cei din subgrupa, eupr-u1ui, 
j recip i1atele de sulfuri se tratează cu polisulfură de amoniu, în care se ditoivă RYtttai 
sul 1\1ri le de arsen , stibiu şi staniu, conform reac~ilor redox: 

M2SJ + 2 (NH,1)2S2 + (NH4)2S = 2 (NJ l.1)jMS4 M = As, Sb 
SnS + (NH,1)1.S2 = · SnS2 t· (NI L1hS ·- (NH4) 2SnS.1 
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Re,1cţiile rednx se u1ilizcn1.fl şi Iii di1,Plvr1rcA 1111or cornhinatH gr~:1,1 so~ubi1~. Astfel, 
sulfurile c111io11ilor din s11hgrnpa cuprului ~c dizolvn în ocid azotic. prir.1' reactH 'red0x:· 

3 MS -~ 8 I INO~ ""' 3 M(N01h + 2 NO + 3 S + 4 H20 , 
.M = Pb, cu, cd 

M2S1 + 8IIN(h ~ 2 M(NOl)1-+ 2NO + 3S + 4K20 ~ M = .B-i 

Sulfurile de Ilg (li), Co (li) şi Ni (li) se dizolv;:'\ în api\ regală. prin .reacţ,ii redox: · 

3 MS + 2 I IN01 -1- 6 IICI .... 3 MCli + 2 NO + 3 S -~ 4 H.20 

Tot în cl,1sa reactiilor se incl11d şi r Actiile de disnrntaţie, induse, Qatail.Îtfoc. 
Reacfiile de di~m11tntie (dispmporţiona11e S<lll ::iutooxi.doreducătoor,e) sun.t ţţl2\lrj 

partic11IF1re ftle reacţiilor rcdox. Rle decurg cu f;c himh ,te electroni, dar ·~t schirnh se fa.oe 
între ato1ni de ncclaşi Ici sAu 111tre ioni di feriţi din cadrul tteeleiaşf mo-loo-ule. O 
reprezentare generală" re<lc(iei de dismu1atic, pentru cntioni este următoarea.: 

M(n+m)+ + M(n-tn}-1- , 

î11 care unul dintre cei doi caliP11i este oxidant, iar celălalt este reducător. În âcest inod se 
dismutft cationii metalelor nobile sa u serni11obile: 

- . _____,..-

Avfind în vedere aceste reacţii trebuie reţinut că pentru conservarea soluţiilor acestor 
c,itioni. trebuie să f.lC i111roducA spinii~ <le aur sc1 u cupru sau câteva . p ·icăturt de metcur 
elementar, pe111ni deplasarea echilibrelor de dismutatie spre stânga. · 

. În alte cazuri SC dismul'ă atomi de acelaşi fel. în anumite .condi.ţii aşa Clltil se 
întâmplă la d1zolvarca clorului în apă sau hidroxid alcalin: 

Cl2 +- H20 
Cl2 + NaOl-1 

HCI + HCIO 
-,::;::::==:. NaCI + NaCIO 

1-ICIO HCl + 1/2 02· 

NaCIO :::;===NaCl + 1/2 02 

Foarte interesantă este dismutaţia iodului în mediu alcalin , când r~zultă iodură şi 
hipoiodit: " 

li + 2 NaOH 

t\ceasl;'\ dismutatie poate fi împiedic::ltă prin precipitarea ionilor hidroxid cu ioni de 
nrng.11e:1.iu . I lidroxidul de magneziu care se formează adsoarbe iodul elementar, colorându­
se în rnşu -bnin: reacţia serveşte la idcntificarctt magneziu lui şi a ioJului. 
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Mg2+ I 2 11()" Mg(OII)) .. . . 12 

Reac1iile de dismu t..iţic sunt \1tili7,ntc la inentilicarea i(,ntd11i Hg2
2
\ când se face şi 

separarea clorurilor AgCI şi 1 lg2C l2 cu amoniac : . 

Au loc reacţii de dismutatie intre atomi diFeriţi din cndntl ace)eiaş:i rncrlecitle, e:tJm 
este cazul descompunerii termice a AsH.l şi Sbl -1:i (proba Marsch~Liebig), câ:m.d' ar e~l se 
depune clupă punctul de înc~lzire, iar stibiul înainte de acest punct, reacţia Scvwşte la 
identificar~a arsenului şi stibit1lui : 

2 AsHl 

O altă clasă de rencţii redox sunt re;:ictiile induse, care sunt tot cazuri particular.e. 
În reacţiile induse, timpul de stabilire a echilibrulu.i este micş.orat chltor.ită ttne·i alw 

reactii care se dest~şm1ră cu viteză nrnre. În de~lăşurarea unei a!iltf~I de reacţii se dea ,.b,,esc 
două faze: faza de incubat ie şi o fază de inducţie. 

În general pentru ca o rem: ţic indus;i să poată fi folosită este necesari\ Wţ,1ra1•,ea f'lil:zei 
de incubaţie, prin executarea reacţiei la crild, în prezenta unor catal.izatori sent prin al!F.l.be:le 
procedee. În prnctic,1 analitic:\ este întAlnit;'l reacţia de reducere a pertţtoogattatu.hri eu 
acid oxalic în mediu de ;:icicl sulf11ric 20%). 

La început reacţia decurge încet, dar prin încălzirea la 70-irn°c, reacţia decurge mai 
repede, permanganatul decolorându-se. Reacţia este indusă de reacţia într~ Mn (V:-1'!) şi Mtt 
(ll): . 

7+ 4 2+ Mn + Mn· 5 Mn3+ 

Deoarece la început nu există în soluţie ioni de Mn (rI), reacţia are loc fo$11@ încet; 
pe măsură ce apar ioni de Mn (I I), viteza de reacţie creşte. Procesul decurge astfel: 

2 KMnO4 + 4 H2C2O4 + 4 H2SO4 = Mn2(SO4)J + 8 CO2 + K2SO4 + 8 H2O 
Mn2(SO-1)3 + H2C2O-1 = 2 MnSO4 + H2SO4 + 2 COi 

În cazul reacţiilor redox care se desfăşoară cu viteză mică, viteza acesteia poate fi 
mărită prin creşterea temperaturii şi cu ajutorul catalizatorilor. 

Astfel, oxidarea Mn (II) la Mn (VII) în prezenţa argintului are loc, în lipsa acestuia 
oxidarea se face numai la Mn (IV): 
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;\ctiu11e,1 c:it.ilitid n i(\111il11i de ,1q; i111 se ~l,11nrcflzii oxidRrii r<1pide a Ag. (f) la Ag (li) cu 
peroxodis11ll",lt, ic1r mgi11tul divalent ():-;idc;l/;·1 r;ipid ionul Mn (II) la per1na11.ganait: 

2 so42- + 2 Ag2
+ 

7 ,. A + M11 + 5 g 

Acţiunea catalitice':\ se c.fatoreşte pnrticip~rii catalizatorilor la reactii i-n,ţerrtt·edia,r,e care 
se desfăşoar:'i cu vik/..i nrnrc, inciuc.~nd astrei reac!ia fundamentală, catmUzatori.i regăsi•ndu­
se neschirnlrnti la srnrşitul reacţiei . 

5.12. Probleme 

I. CRre este po1e11ţialul unui electrod de zinc (la 25°C) introdus într-o so.1uţi,e -de Î,(!)nJ de 
zinc I 0-'1 M 7 

Rezolvare: 
Reacţic1 la electrod: 

o Zn 

' . o 
Potenti;1lul standard Ez i, z = -0,763 V 

' ., 11 / , 11 

Pote11ţic1lul ele(:trodului: 

E = E o + O, O_ 5 ~ I g l_~n~+J = E o + O ,O 5 9 I g [ Zn 2 + ] [ZnJ' :;,, l 
_ 2 [ 7.n] 2 

E = -0,763 + O,OS
9 

lg I 0- 4 = - 0,763 - 2 · 0,059 = -0,98·1 V 
2 . 

E = - 0,981 V 

2. Se dă sistemul redox simµlu : 
] .. 1+ , ===~ F ~ ·e + e ·e 

Care este potenţialul redox al acestui sistem atunci când raportul conoen.t,raţHl·or, fortina 
oxidc1tă./ forma redusă este egal cu 5. 

Se dă : E
1
F
1 

~· .' r 2 , = 0,77 V. 
C • "C 

Rezolvare : 
[I' l+l 

E = 0,77 + 0,059 · lg 'C 
2 

= 0,77 + 0,059 · lg5 
lFe +] 
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3. Potc1qi~l11I redox ril sistemului: 
Sn u -==~ sn•H· + 2 e· este O, 191 V. 

Ce potenţial standard are sistemul daci'\: fS11 '1+] = 5· 1 <r' ioni g/L şi 
[Sn2+] = 2· I 0·2 ioni g/L 

Rezolvare: 

- o o,059 . s. 10- 1 - o 0,059 o 
O, I 91 = E + ------·-- I g - · -· ----- = I:'., + - ·-- -I g 2 5 !: E + O ,04] 

2 - 2 · I O -2 2 . 

E
0

= 0,191-0,04I = 0,150V 

4. Se dă reacţia redox în soluţie: 
Mno.,- + 8 H,O+ + 5 e· 

E-o 1 51 V 
MnO~ / Mnl• = + ' . 

Să se calculeze pote11ţir1l11I unui electrod inert introdus în această so:J.uţie., ci~: 
2 ' ' ' . ' 

[MnO.,-] = !Mn +J . . · · 
pentru următoarele situaţii : 

l. I_H .l) ~I = I M 
2. [I l10

1 

J = I 0·1 M 
3. µH = 2 
4. pi-I = 4 

Rezolvare: 

Deoarece: 

potenţialul redox este: 

1. E = 1,51 V 

E = 1,5 I + O, O I I 8 · I g[ H 1 O+ t 
E = 1,51 + 0,0944 · lg[l-1 3O+] 

2. E = 1,51 + 0,0944 · lg!0- 1 = 1,42 V 

3. E = 1,51 -2 · 0,0944 = 1,32 V 
4. E = 1,51-4 · 0,0944 = 1,13 V 
Deci, odarn cu scăderea acidităţii soluţiei se observă şt scăderea puterii o~idatUe a 
penmmganatului . 

Sr Să se determine valoarea numerică a constantei de echilibru pentru sistemul redox: 
2 Cr + 3 Cu2+ ~===:::. 2 Cr3

+ + 3 Cu 
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Rezolvare: 

6. FeClJ oxidează SnCli. Să se afle valoarea potenţialului t€c1ox la eobJ1tbtu, ottttosoâttd 
valorile potentialelor standard: 

E~e3 • / Fe2 , -z. 0,77 V ~ E~n4• /sn2~ = O,lS V 

Rezolvare : 

S 2+ 2 . n - e 

La echilibru: 

Fe2+ 

Sn4+ 

Fe2+ + Sn4+ 

E, = E2 == Ec 
pE 0 + mE 0 

Ee == 1 2 
· m = 2~ p == 1 

m+p 
O r.0 · 

E = E Fc3 ... / Fel+ + 2 . tSn4+ /snh 
e 2 + 1 

E === 0,771+2·0,15 
e 3 

Ee::::: 0,357 V ... 

7. O soluţie ce conţine FeS04 şi Fe2(S04)3 în cantităţ-i egale are pot-Qtlţtalul shtt1datd 
E~e.\+ / Fe 2· = 0,78 V, să se arate cum se modifică potenţialul, dacă ~ol:ufie-t- t ~ ad~ugt\ 

KOH p.ână la pH = 13,00 ? 
Se dă : P = 4 8·10"16 

· P = 3 8-to·38
• 

SFe(OH)z ' ' sl'e{OH)3 ' 

Rezolvare: 
Fe3+ + e· Fe2+ 

Iniţial 
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Când se adaugi\ KOH : 

' ITl!ll tllR.r el , , lll \!P py: I"\ f CIR,( 1\Jl 

Fe~ ... ..L 2 KOH -::::;::::=~ Fe(0H)~ ..L 2 K„ 

pH = 13 
pOH = 1,00 

P~ .. ~11, 11 " = l Fe
2 0l l Hllf 

P, 
11- ~1,. ] ' l e\•'ll" 

· e = (IK) :. ]~ 

R 
O O 9 I 

$,fţ((·lll) .. 1 

+.5•1i -
R [HO-] 

$Ft(!'ll)z • , 

pOH = 14 - pH ---• pOH = 1·,00 
--► [HO.] =-" 10·' M 

38·10-~R 
E=0,78+0,059-lg . I( 

1 4 ,8 · I O - ' · 10-

E = 0,78 + 0.05? · lg(0,79. 10-21
) 

E=0,78-0,59·21-6· 10--' 
E = -0,465 V 

8. Se consideră o soluţie 10·2 M de FeCh, Se cere: 
a) Să se calculeze concentraţia ionilor Fe2

+ din so.lutia "pură'' de FeCh la pH = O şi la 
pH = 2,00. 

b) Să se ~crie reacţia de oxido-reducere care are loc. 

Se dau: E;c~ ·, Fc2• = 0,760 V E~
2 

,-202 - = 1,23 V. 

Rezolvare: 
a) Soluţie "pură" de Fe~+ (oxidant), E 

reducător 
Intervin cele două cupluri redox : 

+oo, în acest caz intervine apa ca 
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La echiHbru: 

Pentru 

Pentru 

Fe~+ + e· -:::;:::::=0:. Fe24 

o . [Fe3+] 
E,=EF 3'/F2' +0,059-lg 2 

e e . [Fe +] 

H2O - 4 e· · . $ _, "'"" 02 + 4 Ir 
E2 ,:,: E~

2 
; 202- - 0,059 · pH 

E, = E2 

E°F· ,.3+;·Fe2 ~ + 0.059 • lg [Fe~+] = E~ / ,,..Jl - -{)~,f ,9·· pH 
"' [Fe2+] 02 2u . 

1tr1 

PH = O ► O 7'60 + O 059 · la · . : 1 ,23 
, ~ e [ F,e.z + ] ,i 

1 10-2 
2

1,23~0l760 
.g[Fe2+] O,n5'9 

- 2 - lg,[Fe2+] !,l$ 7,966 [P.,ll = 1'(;):-9'.M 

[Fe2+] ,ti', I 0· 10 M 

pH = 2,00 · 
10-2 

0,760 + 0,05-9 -lg . ;z = 1,2.3 - O,O·S@-· 2 
[F€ +] 

t 10-2 
%! 1,23 - 0,0$9·· 2 = 0.,76,9' 

g [Fe2+] O,0W 

- 2 - lg[Fe2+ 1 ?m 0,J52 tPi+} = t,(f1M 'Sl 

[Fe2+] = 4,45• 1'0-3 M 
b) Echilibrul r69ox ,care s~ stahHe.ş,te e~t.e: 

4 Fe3
+ + 2 H2O *"* ·* 4 Fe24 + -~ - + 4-W 

oxi.dant reducător 
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6. ECHILIBRE ÎN SISTEME ETEIH >GENE 

Echilibrele care decurg în medii alcătuite din două sau mai multe f.aze ~unt 
denumite echilibre tn .risteme eterogene. Faza eRte o porţiune dintr-un sis.te.m, 
macroscopic omogenă, delimitată prin feţe nete şi detaşabilă de c€'..le.Ialte pă.rţJ ale 
sistemului prin mijloace mecanice. Exemple uşor perceptibile de faze sunt cele trei stăiri 
de agregare ale materiei. şi anume solidă, lichidă şi gBzoasă. 

· Dintre echilibrele în sisteme eterogene putem aminti reacţiile de precipitatre şi 
dizolvare, procesele de vaporizare, condensare, lichefiere şi solidificare, extracţ-ia cu 
solvenţi sau distribuţia analiţilor pe o coJoană cromatografică. 

Pentru chimia anaJitică o importantă deosebit! o au echilibrele de p,rect}:l,i'tltr~ -
dizolvare. Acestea sunt reacţii chimice care se petroc într-un mediu oott:~J'1lS din dOJJi .~ 
distincte, una solidli (precipitatul format din reac-ţie ittU garea nedfaolv.a.tf) şi• /i!tl!fW,, 
care conţine sarea dizolvată sau soluţia ionilor în echilibru cu faza golf:dl. Bubi~ ._. 
precipitare - dizolvare stau la baza a numeroase metode de separare ,i de anfllitJ_ di~ 
calitativă şi cantitativă. 

Practic vorbind, nu există chimist analist care să nu se confrun.~ P\J, ~ de 
dizolvare, de precipitare, de menţinere în soluţie a unui cornpu.s chim.ic lab:Jl s«J;1 ttew 
solubil. De aceea trebuiesc bine cunosctJte condiţiile în ca.re aoo.'\tti pr~ au 1~, factQrii 
care le influenţează şi noţiunile de solubilitate şi produs <k .ro-lub:i.lttăt6 care -~ 
echilibrele de precipitare - dizolvare. 

6.1. SOLUBILITATEA NEELECTROLIŢILOR 

6.1.1. ÎN SOLUfll IDEALE 

O soluţie rezultată prin amestecarea a două lichide este id,WL ~ clld~ de 
amestecare a componenţilor este egală cu zero. Hn:taJpia mo~,11 pa:~ a fl-eclt·1d 
component este egală cu entalpia molală a acestuia în lichid pur, Atw:ici dţ\4 nu .-.ii$ o 
diferenţă notabilă între volumele componenţilor, volumul final al ~uţici -_. op} cu 
suma volumelor componenţilor. Un rol important î:n solubi)i:zar~a li.<:.kld - l'tddJI •viile 
presiunii de vapori şi fracţiei molare a compon.enţilor. Există doul te:gi vafe lntl cat7e 
este raportul dintre presiunea de vapori a unui component dintr-o oluţie şi f'rac:ţi:a sa 
molară. CeJe două legi sunt legea lui Raoult, care se referă la solvent w- cea cfe.-a dooa, 
legea lui Henry, privind solu tul. Ambele legi sunt desrise do relaţia: 

o 
Pi „ Xi Pi (6.1) 

în care Pi este presiunea parţială de vapori a componentului i, Xi fracţia sa molară, iar P? 

este presiunea de vapori a lichidului pur. 
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Entropia amestecului, într-o 1'olutie ideală, eicrte egală cu - :RlnXi, a1hlnd -dind 

volumele molale ale componentilQr sunt similare. 
Din ecuatia 6.1 se observă că presiunea de vapori a componen.tului i, Ji)1,, es•tri· mai 

mică decât P? în rnzul în care X) < I şi componeflţii s-o.Iuţiei id:eale ~urt,t eori.\p.J:et 

miscibili. . 
Solubilitatea ideald a unui gaz î1itr-un lichid-se poa.te pre·ienta· trtiUJ~â:rtcl aceia~1 

termeni ai ecuaţiei 6.1. Fracţia molară a componentului gaz-os i se poate s-ctti:e: · · · 

(6.2:a) 

unde p? este presiunea de vapori a lichidului, la o ternpera-tu.d. da,tl D~ă ~per.atu.r-a de 

ll!cnt este m~ti mare decât temperatura critică a gazului, valoar~a lui p~ ·se obţj• pr-i-n 
extrapolarea datelor mai mici decât cele de la temp©ratura crittclt O caJc. fa.c;fJă •e ·a.c~ 

a extrapolării curbei log p? în funcţie de T- 1
• · 

Ecuaţia (6.2a) arată că solubilitatea unui gaz tn.tr-u.n Hch,i.d Gr~~ carnd ~i~ 
acestuia 1a suprafaţa solutiei creşte. Sau, la o presiune dată:, um gaz este cu -atât ma;i solu-hU 

â I 1 . o . ' .., 
cu c t va oarea ll1 p este mai mica. 

Solubilitatea ideală a unui gaz la presiunea piwţia.lă <;l~ 1 attn Cite descri~ de 
ecuaţia: 

·(6.2b) 

Deoarece valoarea pres, iunii de vapori creşte cu temperatura, ga~ele sunt p,ttţiQ solubile la 
temperaturi ridicate. . . 
Solubilitatea ideală a unui solid într-un lichid. Activitatea u-n,ei suMtan,ţ~ to .stare sou:d:l 
stabilă este mai mică <lecît aceea a substanţei aflată în stare de HcJ,id pur, O e~cepţje o 
constituie punctul de topire, temperatură la care activitatea fazei solide· est, ·o,;alâ ou cea a 
fazei lichide. Chiar dacă o substanţă solubilă se poate dizolva într-tlll ar.i:mi'r.tit ~olv:enţ, 
formând cu acesta o soluţie ideală, solubilitatea acesteia poaţe fi .finitl. 

~olubilîtatea ideală a substanţei solubile s.e poate. calcula di,n ecuaiţia: 

dln a8 
6 Hr -dt RT 2 

în care as este activitatea în fază solidă, 6Hr reprezintă căldura de topire, R este· constanta 
gazelor şi T este temperatura absolută (K). 

Prin integrarea ecuaţiei (6.3a), între temperatura punctului de topire (T m) şi o 
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tcmpcrnluru T, rezultă: 

(6.Jb) 

La echilibru, activitatea în faz~ soHdă este ega]lt cu cca dih soluJia s:a1turQtl. Deci~ 1~. p(')ttte 
presupune că, în solutiile ideale activitatea solutului (în fad Jlcht,dA) este egaJă cu fracţ1,a 
sa molară şi ecuaţia (6.3b) devine: · 

lnx- - i\H.1(.!. __ l) 
R . T T m 

lntegruren ecuaţiei (6.3a) a fost făcut~ în ipoteza că AH, este comta·ntit ti m~~en,tl de 
temperaturii. Acest lucru este adevărat atunci când nu edstă o · dife.ten~ notlllb•tll 'tft• 
cupacitătile calorifice. I.\C,,. ale reactantilor şi produşilor de reacţfo. Dlld. dffereuţa . .e 
suficient <le mare pentru a modifica p~1t.ernic 6Hr pe întrcgtd domeniu .a.I tempenturflor 
de integrare, atunci rezultatul riguros al integrării este: 

(6.3-d) 

Fractia molală a unui solul aflat într-o soluti,e satur.a.tă id.call, la o anurtiJ.tl 
temperatură. este constantă şi inJepenc.lenlă de solvetJt. 

Solubilitatea, exprimată în unităţi de concentraţie, ,moli L -1, vanu~ invers 
proportional cu volumul molar al solventului. 

Ca şi în cazul gazel(lr, activitatea unui solid in so.Juţie este re:f:l~tatl d4, .pr~ sa 
de vap(~ri. Astfel cu cât presiunea de vapori a unui solid va fi mai riqîcatl, so1ubittta~ m 
într-o soluţie ideală va fi mai mare. 

6.1.2. ÎN SOLUTJI REALE 

În soluţiile reale apar abateri pozitive sau negative de l1t legea lui Raoult. 
Abaterile pozitive sunt cauzate de diferenţa ce există între forţa ~c itacţie 

intermoleculâ.ră a solventului şi cea a solutului. EJe pot limita miscibili.tatea f~·h.ic;lc.lor ş.i 
diminua solubilitatea gazelor ~i solidelor. 

Pentru a putea dizolva o substanţă trebuiesc învinse forţele de atract.ie 
intermoleculară ce există atât în solut cât şi în solventul pur. Energia necesară penb:u a · 
învinge aceste forţe poate fi eliberată la real izarea de legături între moleculele solutului şi 
solventulu i în solutia rezultată. Atunci când diferenţa dintre forţele intermoleculare ale 
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solutului şi solventului este mare apare tendinta <le segregare (separare) 1-n soluitie. 
Abaterile negative de la legea lui Raoult sunt cauzate fie de prezenta unor in,teracţii 

chimice în s(1 lutie, cu formare de noi compuşi, fie <le existenţa unei diferenţe mari între 
dimensiunile moleculare ale solutului şi solventului. 

Solvenţii nepolari au forţe intramoleculare mici şi .pot dizolva alte substanţe 
nepolare similare maj mult decât pot dizolva substanţele ionice în care atracţia 
inlerclectrostalică este puternică. 

Hiklebrand introduce termenul de soluţii normale ce defineşte acele soluţH în care 
agHatia termică este sufident de mare pentru a învinge efectul de segregare indus de 
atractia moleculară inegală şi pehtru a ajunge la o structură cu maximum de dez9rdine sau 
de hazard. Termenul normal nu se poate aplica în cazu.rile în care au loc reactii chimice 
sau reacţii de solvatare. De asemenea, entropia molală parţială, interzisă soluţiilor i<lea1ej 
este definită pentru fiecare component al soluţiei pi:in expresia RlnXi• 

În soluţiile normale activitatea unui solut lichid e.c,te mai mare decât fra.cţia sa 
molală. Relaţia dintre fracţia sa molală şi activitatea solutului poate fi descrisă de ecuaţia: 

(6.4) 

în care a2 este activitatea solutului pur. V 2 este volumul său molaJ; <P 1 este frac~â 
volumetrică a solventului în amestec şi o este parametrul de solubilitate. Cffrele indice 1 
se reforă la solvent şi 2 se referu la solut. Parametrul de solubilitate este rădăcina pătrată a 
energiei <le vaporizare a 1 cin' de component lichid pur. Cu ajutoml ecuaţiei (6.4) se pot 
prezice solubilitătile posibile cu o incertitudine de 0,2 - 0,3 unităţi în valorUe 
parametrului <le solubilitate. 

Comparând datele obţinute experimental cu rezultate şi aproximăd teoretice se pot 
formula următoarele concluzii: 
a) situaţ"ia în care paramccrii de solubilitate ai solutului şi solventului sunt egali 
corespunde unei pedecte miscibilit~ti şi soluţia poate fi considerată ideală; 
b) <lacă parametrii de solubilitate ai salutului şi solventului sunt diferiţi se obţine o 
solubilitate lim itată (cazul real); 
c) pentru <lizolvarea unei fracţii molale a solutului nu mai mare de O, 1 diferenţa minimă 
dintre parametrii <le solubilitate nu trebuie să fie mai mare de 4,2 unităţi (când volumele 
molale sunt de 100 cm3

), iar pentru o fracţie molală a solutului de 0,01 diferenţa dintre 
parametrii de solubilHate poate ajunge la 8 unităţi, pentru hidrocarburi saturate, sau chiar 
la 9 - 10 unităţi pentru hidrocarburile nesaturate sau substituite; 
d) diferenţa dintre parametrii de solubilitate ai apei şi solvenţilor nepolari este mai mare 
ceea ce arată rellectarea forţelor interne de atracţ"ie în apa lichidă şi explică tot~ 
odatiţ shtba solubilitate a apei în solvenţii nepqlari. 

Metalele au parametrii de solubilitate mult diferiţi faţă de apă şi, din această cauzăt 
me~alele se dizolvă foarte pu\in în apă. Mercurul, considerat a fi cel mai hidrosolubil 
metal pr : - :- ntă o solubilitate de numai 1 x 10-7 M. 
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Solubilitc1tea unui solid într-un lichid se poate calcula prin mo.difkarca ecuaţiei 
(6.4) prin introducerea de mărimi specifice, a~ reprezintă acti-vitaitea s(1Hduh,1,f- 11a o a,numt­
t.ă temperatură: 

(6.5a) 

Valoarea lui as se poate calcula cu ajutorul ecuaţiei (6.lh), rezuJtatel.e obţi:rtu~e pre~ţJntâind 
o bună corelatie cu datele experimentale. Astfel, fracţia molaFă a iodului, ealcl!l.Jaită' ~~o 
soluţie saturată de perfluoroheptan este egală cu 2, 1x10-4 iar tmti' .. o iOllillţi:e sa,{it),r,a,ti' de. 
1,2-di-brom metan este 7,0><10-2

• Valorile determinate experim~tal wn;t de 1,,~'J<tcr' 
şi, respectiv, 7 ,82x 10-2

• . . . · . 

Solubilitatea neelectroliţUor în soluţii, ~ com,portl . cA,teva abt•rvaţil 
importante. Apa este o substanţă puternic polară şi, datodtă Jegli:tudlor ~ ki'QrO,-; 
puternic asociată. Atunci când o substanţă este apt~ de a interacţiona. ·cu apa .(~ ·a ·se 
solvata) ea devine foarte so·lubilă. Astfel, aminele · inforioare, alnooJ.ii, ,c,~~H 
carbonilict acizii carboxilici, etc„ sunt efectiv solubile p.rin afini~t• lor pert.tn1 
legăturile de hidrogen. Ionii şi substanţele puternic polare, pti:n câm;pul lor d«ttm, 
modifică structura apei din imediata lor v~cinătate, trecând în solutle. 

Hidrocarburile şi a]ţi compuşi nepo-Jari sau slab P9Jad., care Jm.lirdfet,tti . doar o 
tendinţă slabă de interacţie cu apa, au o solubilitate re-dusă. Pentru, o soric de compuş,i 
organici solubilitatea scade odată cu creşterea pro.ce-ntu,aJlt a pondedi, ·hldfoJett;ttltli îrt 
moleculă. Valorile din tabelul 6.1 susţin aceste afirmaţii. 

Tabelul 6.1. Exemple de solubilitate ale unor neelectroHţi în apă. 

Presiunea de s .olub,i'l,i;tatea., 
_ş xt8 3 

I 

Sub.stanţa vapori, p(mm col. S (moli, t,e-rr 10~ a .api) e.c 
Jl2) 

p 

Benzen 94,97 0,.02290 Or~1 2S 
Toluen 28,47 0,00680 0,23'9' · . .2, 

Naftalen 0,.107 Q.00027 ,, 2~500 25 

~ , 

În cazul derivaţilor substituiţi poziţiile substltuen~.1or infl.uen,ţează solu'IMlimtta 
acestora. Un exemplu îl constituie o-, m- şi p-hidroxibenzenul pett.tnl care valorile· 
solubilităţii sunt 4,9 şi respectiv 0,6 M. · . 

Prezenţa unor grupări donoare de electror;ii în poziţia orto faţă de o grup! h,Wţoxlt. 
duce la o scădere mai pregnantă a solubilităţii în soluţie apoasli, comparativ cu pozi.fiiJe 
meta şi para. De exemplu, o-hidroxibenzaldehida (salicil alde~ida) este mai solubili în 
apă decât benzaldehida şi mai puţin solubilă decât m- sau p-hidrmcibenzaldehida; Pe de 
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altii parte, în benzen salicilal<lehida este mai ~olubilă decât derivatii meta şi para. AceasU1 
comportare se datoreşte formării de legături intramoleculare de hidrog,en în 
salicilaluchidă: 

În acela&i mod se explică şi faptul că 8-hidroxi chinolina (oxina) es,te mai puţ·in so1ubHi1 
în apă (0,05 g per J 00 ml) decât chinolina (6 g per 100 ,ml). . 

Dependenţa solubilităţii substanţelor nepolare în apă de tetnper~:tura pare destul de 
complicată. Odată cu creşterea temperaturii valoarea solub:ilit~ţi{ scade, tt~ prin.tr--utt 
tninim, pentru ca apoi să crească. Existenta acestui minim -arată . di proces-ul de dlzolvate 
este influenţat de factori care acţionează contradictoriu. Creştere& tempeiraturli stihim~ 
propdetătile strncturale ale apei şi moleculelor organice solvataie in s:o.l:uţi.·e dmvorizArt:d 
solubilitatea acestora. Pe de altă parte, presiunea de vapori este b rnldtne care var.iad 
direct proportional cu temperatura, şi a cărei creştere favorizează· dizo1v·atea . . De e~ernplu 
valoarea presiunii de vapol'i a benzenului se măreşte de 4-5 oti pen;tnl o, ~ari.aţie a 
temperaturii de la O la 40 "'C. 

Solubilitatea gazelor în lichide se poate explica mai bine dacl se combml ecuaţiile 
(6.2b) şi (6.4): . 

o 2(b1-&2)
2 

-logx2 • logp2 + V2 <f>1 RT 

Ecuaţia (6.5b) descrie solubilitatea unui gaz, cu presiunea. parţială de o atmosferă, 
într-o soluţie normală. Valorile parametrilor de solubi1itate, o, penq,u su~tanţ~le g~ 
sunt- relativ mici. Pentru hidrogen, heliu şi argon acestea sunt 2,5, 0;5 şi respeetiv 1„q. 
Guzele sunt mai solubile în solvenţii cu valori ale o mici. ' , 

Tabelul 6.2 prezintă influenta mărimii temperaturii critice a gazelor şi. ·ă a pe·n.ttu 
hexan, benzen şi apă asupra solubilităţii gazelor în aceşti solv-enţi. , 

Solubilitatea mkă a gazelor în apă reflectă dificultatea cu oare el1e penetrc4til 
structura apei. Aceasta se explică prin valorile excesiv de negative ale entropiei ga2eior 
dizolvate. Descreşterea entropiei sistemului la dizolvarea tmai ga,z in apă este mal' ~re. 
decât aceea datorată slabei libertăţi a moleculelor de solut. 

Gazele care se pot hidrata puternic arată o creştere a solubilităţii în apă. Astfel, 
fracţia molală a amoniacului într-o soluţie saturată cu amoniac gazos, la o presiune 
partială de 1 atm şi la O °C este ideală şi trepuie să fie egală cu 0,238. To.tuşi, legăturile 
de hidrogen ce se stabilesc între amoniac şi apă, în condiţiile experim.e,ntale stabilite. 
conduc la o solubilitate a amoniacu]uj în apă care, exprimată ca fracţie molală, este · egală 
"" () 4" . ' ' . . •~ 1..... , C) ~ ~ 
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Se m11ncs<.: suhsfan(" lintraf}ice uc·cle slfruri care. prezente în upn în concentraţii 
riuicatc, permit solutiilnr apoas " să dizolve compuşi organici. Exemple de substante 
liolropicc s11nt: tincinnn\i puternic solubili, perclora\ii. hakigenurlle de litiu, ZnC\2 , t,ri ­
fluoraeclatul de magnc1,it1 şi altele. 

Tabelul 6.2. Valori ideale şi experimentale (determjnate )a 1 atm ş1 25 °C) ale 
solubilităţii unor gaze. 

Temperatura Solubilitatea eazului (fJ:'actia )Jlohdăx10") 
Gazul critică a ~a:,:ului ideam n~hexan l~tuen apă 

(K) (() == 7,29) (o :li!: 9,16) 
H2 38 8,0 6,5 2,61 0.1.s 
N2 127 10,0 12.5 4,40 0,12 
02 155 13,2 19,3 8,16 0,23 

CH4 · 177 35,0 31,5; 4,24 20,7 0.24 

O soluţie 11poasă s::ituratli de brorn<)tnhtl de cadmiu, Cd(TIBr4h, este complet miscibHă cu 
nitrobenzenul ~i. cu ftalatul <le butil. La fel, în sulicilot de sodiu 0,J N ~o)ubilita.tea 
cafeinei creşte de la t .46 % la 4,4°/Q , O solutie ce conţine 79 g de benzoat de sodiu în 100 
mJ apă poate dizolva 58 g <.le cafeină. 

Efectul de crc~tere a solubilitătii depinde şi de proprietăti1e moleculei organice 
solubilizate. Astfel, soluliile apoase ale sărurilor mai sus mcntionate dizolvă uşor alcooli 
(butilic, benzilic, polivinilic). poliacrilonitril, amidon şi gelatină, în timp ce etilceluloza, 
clorura de polivinil şi polistirenul rămân insolubile. To\i cati(mii cu densitate mare de 
sarcini, sau cei care au o pronunţată tendintă de formare de complecşi vor fadlita 
dizolvarea acelor molecule organice ce prezintă gmpări formatoare ·de cornplecşi. 
Sărurile de zinc, de plumb, tluorosilicatii alcalino-teroşi, tluorob(1raţii şi formiaţii 
monovc,1Jenţi au un pronun\at caracter salifiant şi pot fi folosiţi la separarea proteinelor. 

Mulţi compu~i organici pot fi dizolvaţi prin procese de micelare. În acest soop pol 
fi folosiţi detergenţii (anionici, cationici sau chiar neionici). 

În soluţii diluate, detergenţii au moleculele dispersate. Cei ion-ici joacă un putem.ic 
rol de electrolit. Odată n1 creşterea concentraţiei de detergent proprietăţile soluţiei se 
schimbă până la o anumită valoare critică. La concentraţia corespunzătoare ace..~tei valori 
critice, cantitatea de detergent necombinat, rămas în exces în soluţie, formează micele -
aglomerări c9loidale - în care moleculele de detergent se aranjează stratificat. Două astfel 
de strate se a~ază aşa încât în micelă gnipările hidrofile să fie orientate către faza apoasl şi 
lanţurile hidrocarbonate ale moleculelor formează o cavitate interioară, JipofiJă. 
Moleculele substanţei organice care se dizolvă intră în regiunea lipofilă a nucelei. 

În cazul săpunului (săruri de sodiu ald acizilor gra~i cu catenă liniară lungă) 
cantitatea de substanţă solubilizată este proporţională cu concentratia săpunului în exces la 
concentraţia critică de micelare, însă în alte cazuri puterea de solubilizare poate fi o 
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functie complicată de conccntrnţie. De exemplu , puterea de ~nlubi:li1.are a m·icclelor 
clorhiJratului ue do<lccilamină este mai mare la concentra,tii ridic.ate îm raport cl!t 
C()f1C('lllratii mai mici. De fapt. trehuic mentionnt că puterea de snlt1hili-1are va,tiaiă atât 
cu <lelergentul (natura şi proprietăţile sale) câ t şi cu caracteri~Hcil-e st1bstr.mţei de di~o1vat. 
De exemplu, solubilitatea st irenului în apă. la 50 °C, e~te de 36,8.x 10-4 M, în dorl1idra-t 
de dodecilumină 9.Jx I (t 2 M, iar în so lu tic de palmitat de potasiu (9,3x I 0-2 M) 
soluhilitatea sa creşte la 13.9x 10·-2 M. 

Solubilizarea micela rn poale avea loc şi în medii neapoaRe, numai că de data aceasta 
cavitatea centrală a micelelor va cuprinde grupările polare, având caracter hi~-rofil. 
Această reg iune va facilita dizolvarea compuşilor polari în s-olvenţi nepolar.i. Un ex.empht 
îl constituie solubilizarea apei în uleiuri. Di-isooctil sulfmmccinatul (Aerosol OT) pm1.te 
djz)oca până la 50 molecule de apă per moleculă de ·ctetergent. în acest caz extrem, o 
micropicătură de apă este acoperită de un monostrat de d@tergent. Solubiliza.rea rn.i.oelară 
are însă mai puţine aplicaţii analitice şi de aceea nu va fi prezentată în detaliu. 

6.2. SOLUJlILITATEA ELECTROLITILOR GREU SOLUBILI 

6.2.1. EcHrLIBRE llE PRECIPITAUE- DIZOLVARE 

La dizolvarea unui precipitat sau a unui compus greu solub.il, în apă, se stabil~te 
echilibrul: 

(M N ) ~ (M N ) ~ (mM"+) + (n.Nm-) (6.6) 
m n solid m n lichid 1-ichid lieBid 

Faza lichidă intermediară arată că fracţia de compus dizolvaită poate ~ă fle sau nu 
complet disociată. Par, în majoritatea cazurilor, fiind vorba de.~.pre electroliţi; _se. 
consideră că substanţa dizolvată este şi disociată, adică între ionii din soluţie şi cei di:n 
faza solidă s-a stabilit un echilibru dinamic. Ceea ce în~eamnă că reac.ţiile chimi~e ·(a.tunci 
când dizolvarea nu este numai un proces fizic) decurg perm-anent în ce:J,e dotl'ă sonsµri.: d~ 
la stânga la dreapta (echilibru de dizolvare) ~i de la dreapta la stânga (eehiH.bni de 
precipitare). Asemenea echilibre au fost denumite de precipitare - dizolva.r.e da,tprl·* 
importanţei mai mari ce se acordă precipitării, ca proces care stă la baza unor meood@. d~ 
separare şi analiză (în special clasică/chimică şi mai puţin instrum.en-t~lă). 

Exemple de echilibre de precipitare care pot fi utilizate în gravimetrie sunt: 
,. 

S04 2- + Ba2+ 
► BaS04t (vi.1) 

Ag+ + ci- AgClt (vi.2) 
! 

Fe3+ + 30H-
__ .... 

Fe(OHh¼ (vi.3) 
-► 

Ni2+ + 2pry10 _____.::;. Ni(DMG)iţ (vi.4) 
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Pentru a putea fi folosite la separarea unor amestecuri şi în special ca metode de 
analiză, aceste echilibre trebuie să îndeplinească o serie de condiţii legate de solubilitatea, 
forma ~i stnH.:tura pro<luşi lor rezultaţi, probleme care vor fi prezentate mai detaliat în 
cadrul unui material intitulat "Metode chimice de anali.ză cantitativă''. care va · apărea 
ulterior. 

Pe de altă parte, trebuie să subliniem şi importanţa echilibrelor de uizoJvare fie 
datorită atenţiei ce se acordă trecerii probelor solide în soluţie (în diferite s-coptiri), fie 
datorită necesităţii dizolvării unor precipitate după separarea, componentului, în vederea 
an"tllizăii prin metode instrumentale. Astfel, de exemplu, după sepamrea nichelului din 
soluţie sub formă <le complex greu solubil cu dimetilglioxima (DMG), acesta se di.z-0Jvă 
în solvent adecvat şi nichelu] se poate determina prin metode colorimetrice. · 

6.2.1.1. Produsul de solnbiUtate 

Considerăm ecuaţia generală a echilibrelor de precipitare-di.zo]vare 

Din punct de vedere cinetic, reac\iile decurg permanent în ambele sensuri şi anume 
cu viteze diferite până la atingerea stnrii de echilibru ~i cu viteze egale la cchlihru. Din 
punct de vedere energetic (termodinamic) starea Je echilibru este o stare de r.naximli 
stab1litate, vitezele reactiilor s-au egalizat, energia liberă a sistemului e.~te nulă~ activităţile 
ionilor şi a produ~ilor de reaqie s-au egalat ~i în sistem nu se mai întâmpUi nimic. Deci; 
să reţinem că starea <le echilibru se carncterizeuză prin egalizarea activităţi'lor ch.imice: 

( ) ( ) ( 111 ") aM N - aM N - aM aN 
m II solid "' 11 solu\.ic solu\ ie 

(6.7) 

În aceste echilibre intervin două viteze Je reacţie. Una. v, este vi~eza de d-iszqlvate şi 
corespunde mobilitătii ionilor diri faza solidă, iar v2 este viteza de precipita·re. ea 
corespunzând mobilităţii ionilor <lin faza li<.:hiJă, adică: 

(6.8) 

În faza · solidă ionii sunt legap (imobilizat.i) într-o reţea cristalină, ei având o 
posibilitate de deplasare foarte redusă, acit.ivitatea lor fiin,J neglijabilă. Se poate considera 
astfel că viteza Je dizolvare este constantă şi egajă cu constanta Je viteză k1 (v1 = k1), 

În fctza lichidă ionii sunt liberi şi au o mobilitate ridicată, activitatea lor fiind 
semnificativă. În acest caz viteza de precipitare este dependentă Je activităţile ionilor din 
solu\ie şi se poate exprima ca fiind proporţională cu produsul activităţilor: 
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La echilihrn vitc1cle cclm don~ prncc,;e ~,mt q.!nlc. v, = v2, şi ecuatia (6 .9) devine: 

de unde rezultă că produsul activiHqihH· ionilor este n constantă. denumită pro.lu.fi de 
activitate, PA: 

(6.10) 

Dar activitatea chimică a unui ion este egală cu produsul dintre concentraţia sa (moli L-1
) 

şi factorul său de activitate, adică ai ... fi ci . Înlocu ind în expresia (6.1 O) se ohţine: 

P0 - r::;[ Mr f~[ Nr (6.10') 

ŞI 

f.:af" -[M]m[N]"- K~" (6.11) 
M N 

unde Ksr este o constantă ce poartă numele de produs de :wluhilitate. 
Atunci când sărurile sau precipitatele sunt foarte greu solubile, faza lichidă este 

foarte diluată în ionii sării, valoarea factorilor de activitate tinde să atingti unitatea iar 
constantele PR şi _ Ksr devin practic egale. Aşa se explică faptul că în echilibrele de 
precipitare - dizolvare se utilizează frecvent produsul de solubilitate, Ksr• Acesta 
caracterizează atât echilibrele de precipitare - dizolvare cât şi solubilitatea electroliţilor 
(un electrolit este cu atât mai insolubil cu cât valoare Ksr este mai mică) fiind tabelat. Ksr 
este constant într-o soluţie saturată la temperatură dată. 

6.2.1.2. Relat.ia dintre solubilitate şi produsul de solubilitate 

Ambele mărimi caracterizează solubilitatea electroliţilor. Dar, în timp ce valorile 
produs.ului de solubilitate se pot găsi în literatura de specialitate, solubilitatea trebuie 
determinată pentru fiecare set de condiţii fizice date. Calea experimentaUi este mai 
greoaie, aceasta constând în determinarea concentraţiei anionului sau cationului prezent în 
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sPl1.1tie. Pe11tru a evita acest lutru ~H\ căutat o modalitate de c~dcul a soluhili-tă .ţii n1 
njut i,rul prnJusultti de solubilitate. 

Solt1hllit :1t.cr1 t11rni clcctrnlit se expriml1 procentual (g substanţă diz<,lvat:1 în 100 g . 
~ olutie) sau, mai frecvent. prin molaritate (nurnăr <le moli-g <le electrolit dizolvat ·în.tr-uh 

litru de S()lutie) ~i [-: (' n<lt ează cu S. 
Cfi nd într-un I itru de soluţie se- dizolvă I mol- g <li11tr-un electrolit MN, în c(mditHle· 

în care compusul e:-;lc c<,rnple( <.fo,l)ciat şi în absenţa altor ioni comuni sau agenţi 
cof11plecsa11\i , s11luhilitntea mo.lară este ega15 fie cu concentratia ionului metalic fie cu cea 
a anionului. S = IM I sau S = I NI. 

Dacă. în aceleaşi conditii, se dizolvă I n:10l--g dintr~utl electrolit MmNn, în s<;J)utie 
vor exista (rn+n) ioni ....,g: dacă se dizolvă S moli- g, concentraţia va fi de S(m+n) ion-i-g 
L„1

, adică !Ml = mS sau lNI = nS. Înlocuind aceste concentraţii în expresia prodmi·i11lii de 
solubilitate, (6.11 ), va rezulta: · 

[ ] 
m [ ]" ( \ m ( ) n m n ~ n K sr = M N = mS/ nS - m n S (6. l I u) 

Iar pentru solubilitate se obtine ecuatia 

~ 
K S"" m+ __ ::!L 

m 111 n" 
(6.12) 

lată, deci, o relalie comodă care leagă solubilitatea molară de produsul de 
solubilitate. Aceste cpnstanlc, S şi Ksr• au o mare importantă în alegerea reactivilor de 
precipitare a ionilor din soluţiile de analizat. 

6.2.2. FACTORI CARE INFLUENTEAZ,\. ECHJLIIJREJ,E DE PltECIPITARl~-1>1ZOLVARI<: 

Aşa după cum s--a arătat mai înainte, aceste echilibre comportă două foze, umi 
solidă şi alta lichidă. În cele cc unnează vom trata în mod distinct deplasarea echilibrelot 
de precipitare în cele Jouă faze. 

6.2.2.1. Factorii care acţionează în faza solidă 
.. 

Aceşti fa~tori sunl: polimorfismul, gradul de hidratare, reactia chimică, 
dimensiunea pnrticulelor, formarea <le soluţii solide, vârsta precipitatului şi schimbul 
Î< ~ni<.: la suprafata fazei solide. 

/ 'oli111or/ i::m ul :-.au ,tlolropis11111/ este prc11p1·ic1alc~ unor sm;:-.t;m\c chimice de a cristaliza 
,1: :n,1 ; 11 ·,u l\ c forme cnsl~lki2_.:: raficc. ur,,.:: \· ,r.;u :;rcu :-.d luhi lc (stabile) ~i altele mai u~or 
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solubile (instabif.e). E~em,plele surlt numeroase, dintre ele ami,u.ti'm ex.i1~tenta .. ~H;N1Xidttrl•t!11i de. 
siliciu sub formEi cJe cuart, tridimit şi cristobalit, a carbnnatuh.:1i· d:e cakiu sub, 'f~~ttm~ .ele 
calcit şi aragonit şi a carb.nnului ca grafit şi (.Hamant, ·. . . 

în cazul carbonatului de calciu forma mai stabilă e~te caiJ.cHw.I, c:aie ~ri~1ta11:i,1:~~1z;~JR 
sistemul trigonal şi carn la 60 °Care o snluhilit~l'te de ().,0•28 g 'J~- t. Ar~:g~lf'!iittli.fl e,~:~e f~rtil!la 
mai instabilă. Crist.nl-izat în sistemul rombic el are, la acee.a,~,i. te,rnpera,tu_d · o s~iţi1biU1tţ,,te: · de 
0,041 g L _,; Deci este de · aşteptat ca la amestecarea unei soh.1ti'.i (f.e· Ca(NO~)i cu· c, ·s(;!:f~ţie 
de Na2CO:\ sR precipite forma cea mai stabilă a CaCO3, şi a~um© ca:h:i.ililill. ·Ţ-:~tu.ş.i~ a„t1.'11111~ri 

dind în solţie există urme de cationi cu volum mare (Sr2\ P~"' sau i ·.ai'+:) . Jl)!F.$Cip1,l• J\rlQi, 
întîi . aragonitul şj numai <lupă mciturarea Osti,va/d a sis.temul.ui, ar:alt'711ttt1.J se~ di.~ol-v·l ş.f 
cristalizează forma mai stabi.lti, ca.leitul. · 

Gradul d« hidratare. Se cunoaşte faptul că~ tn g-e·ner,al, să;ţl\;lrUe hJdratat~ s,u:m:t ·-i ·sQhw,Ue 
decât corespondentele anhidre. A~tfel, săn1rU!e CrCh, . r-:J'f,LFe(S,Q,);4 şi 'c:~·$O4 8tMlJ ·~J 
greu solubile decât formele hidratate CrCh•.6H20, Nt4Fe(SO,h•ll'H·tO şi . ;~fi,Q,ft•2M.~O 
(gipsul). Şi totuşi, acea~tr1 afirma.tie ~ste ·valabHl1 rn11nai la o .aJJ1U;~ 1tl ·ţ~~ttttl. ·cu 
creşterea temperaturii d~ la 20 la 50 °C, solubi1ltEt.t'Oa gip~uJu.i cre~te f.eat.'te -pu:tir.h t,i1!ll 1-
42 °C, pentru ca apoi să scadă sensibil. În a.oBlea~i .c;;o-4diţ.U s:o'J~W'!Uâ:~· aMJditi,1uhd 
(forma anhic.lr~ a sulfu.tutui de cnldu) scade gcmn.ifici1tiv ·până ta 42 ac, de~•tmd a:t,oi 
stabilă. Trai;;ând soluhil.ita:tea celor <lou:ă forme fun:ctie cJ~ t~mp«a~.nă, ~ţ:i,h:t.d~,.~ -a.Le 
so1ubilitătii se vor intersecta la 42°C. Rez1,1ltă că de la ,o la 42 ec e;\te mA!t;Î ·sitalbi!· gipstt1~ 
la temperaturi mai mari anhidrl.tul devenind forma ~tab-i,Jă. . 

Ca şi în cazul polimorfismului, pre1.;en.ta anumitor i.onl met~Mcii~ $n i;ii.ţ•m,e, proa.te 
cataliza echrnbre de precipitare nedorite. De e)1{emp1Y, o eanttta.t.e m;i,el ,de Crf,.. ea'tftH11•~ 
precipitarea clorurii cromi.ce, CrCh, conform r~n€ţ.i}J.(ir: · 

(CrCJ3)solid + Cr (ll)soluţic =.===:; (CrCl2)sol·icl +. (C~J:J)~•~•s 

(CrCl2)s0Hd --- (Cr-2+ )s@luţie + (2Cl ~ )s.Qluţie· 

{'t'Î.'.5) 

('fi.16) . 
' ,, 

Reacţia chimică. Un mare efect asupra soluhilitătU fa~ej ie>1J.i.d.e îl' a.r;e re~ti,a ·oh:tmicl 
dintre faza solidă şi sa-rea din solu.tie. Astfel, d~u;:ă l,a o S();luţi~ tţpoa,,ă ~a;i;e ·~t'>it1iî,nil i~H, 
Au3+ se adaugă h.idroxid de sodiu rezultă hid·ro-xidul aurie: · · 

Dad se adaugă în continuare hidroxid alcalin, datorită in.fl.uen•ţei i:onu.l\li· oop,ţtiR~ ar 
trebui ca echilibml să se deplaseze spre dreapta, în sensul cre}Şter.ii caC1t,ti.tiţi:i de1 ·fa:~ solidă. 
Totuşi, se constată că odată cu adăugarea NaOH în concentra.ţii m,a,i maii' d~ Cl,-41 M, 
echilibml se deplasează spre stânga, în sens4l solubilizării fazei soli:pe; E!ll;:pltoaţja <i1orisf!ă 
în reacţia chimică dintre faza solidă şi iortii din soluţie care cciudâce la. formârea 
hidroxi:r ilor complecşi de aur, solubili: 
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(A11{0l l)1\1,1td 

(;\11(0! l)_1)~1,11d 

+ (OH )sc,l111ir = (IAu(OH);,r )~r,lutle 

+ 2(0H-· )s1,h1ţle ...,.......= (I Au(OH)512- )solu\ie 

• 

(vi.8) 

(vi.9) 

La fel se exrlică e1iberarr.a de către un hidroxid alcalin a anionului . cromat d,i11 
u (l111a1u I de pl11mh: 

(vi. I O) 

Dar în acest ultim caz procesul de deplasare nu se poate ară,ta numai prin aoea~Hl 
reacţie simplă, ci trebuie să ne gândim la imp.Jicarea sări.i baz.ice sfllubHe, 
(Pbh(Ol-1)2Cr04, care, la anumite concentraţii, coexistă rn si~tem. 

Dimensiunea particulei de fază ,r;olidă. Se ştie că cu cât o particull a pFecipUatttlui es.te 
mai mică cu atât solubilitatea acesleia esle mai mure. Expl.icati.a eoms;.tit ÎR ţemdunea 
superficială de la limita dintre partkulă solidă ~ fază lichidă. SoJubi,Bfiltile r,elaliv,e. a doull 
partii..:ulc diferite, cu razele r 1 şi r2 sunt exprimate de rela\ia: 

S„ 2o M( I I) RTln_._ .. -- ---
. S 1 cJ r 2 r1 

(6.13) 

în care o este tensiunea c..lc la suprafata solid - solutie, M este ma-sa mo-lcctHară a 
substanţei şi c..l es le densilatca fazei solide. Dad'i r2 esţe cu mult mai ma.re ood.\t t 1, ·ecuaţia 

(6.13) devine: 

La haz.a ecuatiilor (6.13) şi (6. ! 3') stau următoarele ipot.eze: ten~iuf.l~a su,pcrfi:~Jall 
este indepenc..lentă Je dimensiunea particulei, particule.le sun,t sferice şi foiţele 'de naWrli 
electrică sunt negi ijate. Cele donă ecuatii arată că solubilitatea particu]efor miG·i os·le tJltllt 
mai mare decât cea a particulelor mari. 

Sd,imlml ionic prin adsorbţie. (onii de calciu şi de oxalat de la suprafaţa fazei solide pot 
fi schimoati cu ionii de bariu şi de sulfat, dacă aceştia ex.i:stă în .solutîe, c,oitfoln.i, 
ct:hilibreh)r: ·· 

CC O + S04
2-­

a ~2 4 
(vi.1 l} 

(vi. l 2) 

S;.:!11 mbu1 itmic este cu atât mai puternic cu cât concentraţia ionilor străini din 
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~olu(ie este mui mare ~i cu i..:ât partk:ulelc fozei i.;olide sunt m-ai mi<.:i (suprafaţa de 
udsorb(ie mui mare). Intensitatea procesului de schimb ionic prin udsorhtie at,~a.ge clupă 
sin.:, în rnoJ 1..\,1\~spunz~tor, mooificn1~u solubilitu\ii ox»latului de calciu. în mod 
usemnni'.itor . ionii de cnkiu pot fi substutuiti de <.;ătre ionjj de stnm\iu sau <le radiu, iar 
aniPnul oxalat poute fi substituit uc către ionii hidroxid sau iodat, dacă sunt pre;nenţi ÎM 

soluţie. 

Solubi.litatc.1:1 fazei solide poate fi influenţată şi de alţi factori aşa cum sunt formare-a 
de cristale mixte - în cazul c.:oprecipitării, adsorbtia - în cazul poRtpr:ecipHărH, 
reechilibrarea reţelei cristaline prin maturarea sistemului ]a cald (Ostwald), <lar despre 
aceste proce.se se v;t vorbi atunci di11J se va trata formarea şi impurificarea predp,i.tatelor. 

6.2.2.2. Factori care a.cţioncn1.ă în faza lichidă 

Aşa uupă cum s~a mai arătat, stureu ue echilibru clin sistemele eterog0ne este 
comJiţionată de egalizarea nctiviHitilor chimice: 

• , m n p 
,lM N (solid) = ,lM aN (solu\ie) ""' a .,. constant 

111 n ' 
(6.9') 

Deci prezenţa în soluţie a unor foctori care acţi<-mează în semml diminuătH 
activitfitii chimi~e a ionilor poate s~ n.)l\ducă la cre~terea solubilităţii fazei solide. În acest 
sens activează: prczcn(a electrolitu lui inert, a ionului comun~ a agentilor complexanţi, 
conccnlratia protonilor, etc. 

6.2.2.2.1. ElcctroJUul inert (tăriu ionică) 

Atunci cânJ într-o solu(ie există ierni străini, în afara jonilor fazei solide, interactHle 
dintre ionii strttini pe de o parte şi dintre aceljtia şi cei ai fazei solide, pe de a1tă parte, 
modificH solubilitatea fazei solide. A~·est efect este cu atât mai intens cu cât ionii străini 
aparţin unui electrolit tare. care <lisocia;,,;.1 pracric total. Sămrile sun.t în general, el~ttoHţi 
tari şi din accast(i cauâ1 influenta clc'-:trolitului inert se mai cheamii şi influenţa efectului 
de sare sau ir{/luenta tc'iriei ionice a sulufid. Vorbind de tăria ionică şi de electroliţi iari îrt 
soluţie, aceasta ne sugerează iueea intcrventiei teoriei lui Debye şi HUckel în cuantificaten 
inOuenţei electrolitului inert asupra solubilituţii. 

LuânJ în considerare e<.:uaţia (6.1 l) ~i presupunând că factorii de activitate a iottilot 
sării sunt egali între ei şi egali cu factorul genera] de activitate, fM :c fN = fa (ceea ce este 
real în cazu l în care ionii sării au sarcini egale), rezultă: 

(6 .14) 
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[ M n Nr -K 'P - [:~, 

8 . 

(6. l 5) 

Introducând solubilitatea prin înlocuirea concentratiilor rM I :::: mS ş.i fN] ==· nS în expresia 
(6.1 4) se obţine: · 

m n sm+n 
m n S m+n n1 n m n =-----

fm+n 
a 

d . .., s ~ a 1ca = · . f 
a 

(6.16) 

Prin logaritmare şi explicitarea factorului de activitate , fa, cu expres.ia Debye - Hucke{ 
rezultă: 

(6.17) . 

în care So este solubilitatea sării la tărie ionică nulă şi S cea la tărie. iornfoă ~ iar Z 1 şi Z2 
sunt sarcinile ionilor. 

Din ecuaţia (6.17) se observă că S<)lttbilitatea sării creşte oda.tă ou ci-eşterea tărie.i 
ionice a soluţiei şi cu sarcinile ionilor electrolitului inert. · 

6.2.2.2.2. Ionu) comun necomplexant 

Din echilibrnl 

M N M N Mn+ Nm -
m n (solid) ====- m n (solu\ie) _..,. m · (solulic) + n (so.t.uiic) (6.6') 

se observă că, dacă sistemului i se adaugă ion comun, M sa.u N, echiliibrul se v,a. de~Jasa 
spre stânga, adică în favoarea forrnării unui plus de preci-p.itat. Ace$t fapt .arc o importanţă 
practică deosebită în metod,~ gravimetrică de analiză, şi anume prin a,dă,111 .garea u1n.1.f exc~ 
<le reactiv se obtine precipitarea cantitativă a speciei chi.rni.c~ care· se anali'mazit 
Obişnuit, se întâlnesc două situaţii: a) precipitarea ionului· rne.talic, M,. ·cu un. e~ces de· 
reactiv N şi b) precipitarea anionului, N, cu un exces de reactiv M. 

a) Prin adaptarea ecuaţiei de deducere a relaţiei (6.12), K sp • [ M] m [N] :xces rezultă: ., 

[ ]
m m m Ksp 

M -m S ... ---
[N]~ 

exces 

(6.15') 

şi solubilitatea, S, ·se calculează utilizând expresia: 
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Ksp s-m --~---
m[N]" m exces 

(6. l8) 

b) În mod asemănător, când se precipită anionul cu exces de cation, solubilitatea se v-a 
calcula cu ecuaţia: 

(6.19) 
"[M]m O . QX~S 

Relaţiile (6.18) şi (6.19) arată că solubilitatea unui oom:pu1 MmNn ~ -od9tă cu 
adăugarea excesului de reactiv. Dar, acest exces nu trebuie e.xagt.mtt deo~ solubilitatea 
ar putea sii creasdi datoritit creşterii tildei ioni~e a sotuµe-i. · 

6.t.2.2.3. Agenţii complexa1tţ1 

S.-a arătat ol, atunci când în soluţi.e există nun:lai sarea solidt M...N11„ şi .ioru.i sli î.t:t 
faz~ Jichidă, între solubiJitate (5) şi produsul de soluhillt.ate (I<s,) cdstl r~la.:ţia (6,.12). 

Complexarea cu ligand străin. Sii vedem ce se întâmplă aTI!lnci câti(;I tq i0luţia s;ir;i;i MmNn 
se adaugă un ligand (ion) strlin, L, care r@acţior.iează cu ionul i:netali:C M a.I sării, fortttâ·nd 
o serie de complecşi solubili, stabili în faza Uohidă: 

M + L ~ 'ML 
., 

M + 2L ~ MI--2 {6.20) 
' . 
I 
l 

M + tL ~ ML, 

Presupunând di în soluţie numai există altă s~re cu. ioni oom,9ni (pentnJ gjmpl:ifiwe 
s-a omis sarcina ion ulm metalic) concentraţia totall a ionului M din faza lichidă se poate 
exprima ca fiind suma concentraţiilor tuturor speciilor care U conţin: 

' . 

,. 

[ M] t • niS • [ M] + [ML] + [ ML2] + ... + [ML,] (6.21) 

i · • [MLî] . " . ~ 
Notând ~u (ţi constantele de formare a complecşdor, fţi III[ MI L r ' Şl m.locutnd m 

relaţia (6.21), rezultă: 

168 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



[M] 1 ... mS ... [M] + r, 1 [M](l.,] + fl 2 [M][Lf + .. . + f1t[MJLr ... 
=[M](1 +n1 [t] +f32[L]2 + ... +n,[tJ) o: [M]L 

în care suma di n paranteza rotundă s-a notat cu }:. Din ecuaţia (6.22) se observă că 

( M ]= [ ~] , ş i înlocui ntl concentraţia IM I în expresia produsu lui de solu bi li late, (6. I I), 

aceasta devine: 

[M]m[N]n 
Ksr = t m • ... mm n" S m+n 

L 
(6.llb) 

iar ecuaţia (6. J 2) capătă forma: 

(6.23) 

Această relaţie serveşte la calcularea solubilităţii unei s-ări MmNn atunci c,J.nd în 
soluţie există un agent de comp.lexare L (al ionului metalic M). Dac.l c_cms.t111ntele oo 
formare f3i nu diferă prea mult de unitate, relaţia (6.23) va fi identică cu (6.12). Otn 
ecuaţia (6.23) se constată că solubilitatea sării variază cu concentra.ţi.a complecş.ilor 
formaţi. 

Exemplu de calcul: În absenţa amoniacului, solubilitatea AgCI~ calculată cu relaţia 

(6.12) este egală cu 10-5 moli L-1
• La adăugarea NH3 până la o co,noeatraţie de 1 M., 

solubilitatea AgCI se calculează cu ecuaţia (6.23) şi es.te egală cu 3.3>d0"2 moli L-1
• 

Ionul comun complexant. În chimia analitică se cunosc o serie de re:actii de _precipitare la 
care excesul de reactiv duce la dizolvarea precipitatului. Acest fapt es.te datoi-at formării 
de complecşi superiori, ionici, solubili. Un exemplu îl con·stituie pr.ecipitarca ionifor de 
mercur şi bismut cti iodură de potasiu: 
i I'• I 

Hg2+ + 2KI -= l-{gl2 + 2K: 
precipitat · · 

(vi.l3) 
! ; .. , 

I 

~ [Hgl4]2- + 2K+ 
complex solubil 

(vi.14) 
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Bi3+ + 3KI ~ Bil3 + 3K+ 
precipitat 

Bil3 + Kl ~ [Bi14r + K+ 
complex solubil 

(vi.15) 

(vi.16) 

La fel se întâmplă şi în cazul precipitării hidroxizilor amfoteri în prezeri:ţa unui 
exces de anioni hidroxil: 

Zn2+ + 20H--=- Zn(OH)i (vi.17) 
precipitat 

Zn(OH)i + 20H---. [Zn(OH)4]2- (vi. l 8) 
complex solubil 

Se pune întrebarea, care e~te concentraţia maximă de aniot1 comun cornplex.artt 
(reactiv) pentru ca solubilitatea compusului greu solubi1 să fie minimă? · 

Se considetii echilibrul de precipHare al clorurii de argint cu anionul clontră (Ci-): 

Ag+ + ci- ......- AgCl (vi.19) 
precipitat 

catacterizat de produsul de solubilitate Ksp .... [Ag+ ][ci-] dar şi de oon-stahta de 
stabititate ~ 1, expdmatl ca: 

AgCl ~. ------
Ag+ ci-] 

Clorura de argint se dizolvli în exces de reactiv conform reacţiei: 
' 

AgCl + c1- -==-- [AgCl2t 
complex solubi) 

Echilibrul este descris de constanta succesivă de stabi1itate: 

[ AgC}2] 

lh - [ AgCI I ff l 
Solubilitatea clorurii de _aţgint este dată de relaţia: 
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S • [ Ar/ ] + [AgCI ] + [ AgCli] (6.26) 

Substituind concentraţiile complecşilor prin expresia lor funcţie de constantele de 
formare se 0bţine: 

(6.27) 

Dacii se substituie şi concentraţia Ag+, exprimând-o cu ajutorul produsului de 
so.lubilitate (Ks1)), se obţine o ecuaţie a solubilităţii clorurii · de argint ca funcţie de 
concentraţia ionului clorură: 

s- FrJ{1 + P, (cr] + ~2[0-f} 

[AgCI) 

[.Ag + l 
2 X 10-~ -- - r -: - - - - - - - - - _:--_ _ _ 

A. -1/2 
P2 

(6.28) 

Fig. 6.1. Solubilitatea clorurii de argint. 

. CI dS O 
Condiţia de minim a solubilităţii funcţie de concenlra\ta - este d[ CI_]- , 

Rezolvând această ecuaţie se găseşte concentraţia maximă a cr pentru solubilitatea 

minimă a AgCl ca fiind: 

171 
https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



(6-.29) 

În figura 6. 1 este reprezent.ată variaţift solubilităţii AgCI în funcţi1e de conceM:tratia 
excesului de anion cJorură, utilizând pentru Ksp• f\, şi lh valori1ede i,o- H>, 1P3 ' Şi 
respectiv 107

• · . 

. La concentraţii [ci-]< {I se poate considera că acolada din relalia ((i.28) este li½ . 
egallt cu unitatea şi ecuaţia devine: 

K s-Â 
ceea ce reprezintă relaţia ionului comun necomplexant. 

6.2.2.2.4. Innuenta concentraţiei protonilor dJn solu.ţl.e 

Ionii de hidrogen pot influenta solubilitatea hidroxizUor tnetaUd şi-~ $hur:Uor. tn 
general. În cazul hidroxizilor metalici. a~cast efect se manifestă . în .mpd deo~bit asupra 
acelora cu caracter amfoter. În cazul sărtirilor, un efect mai p,regnattt se tnrcgisttază la 
cele provenite din acizi s.labi, unde hidroliza (atfit a cationului eât şi a aniot1ului) însoţ~te 
procesul de dizolvare. 

Influenţa [lr) asupra solubilitâţii amfoliţilor. Majoritatea hidroxiztlor metalici sunt 
amf91iţi şi disociaz..11 atât ca acizi cât şi ca buze. Să considerlhtt cazo:I -0el ,tnfl1i s.http,lu a1 
unui hidroxid metalic de forma MOH. · 

a) disocierea ca bază are Joc conform echilibrului: 

MOH ~ 

Produsu) ~e solubilitate se poate exprima ca Ksp, -[ M"" ][ OH-]. iar concen-tFaţia ionUot 

M• este [ M~] • [ ::~]. Dar, din produsul io~ic al apei [ OW ]- [ ::] , [ H•] • 10-pH. Şi 
. .. K 10 -111·1 

concenlrnlia ionului metalic va fi [M '] =_:_::11
~-­

K\,· 
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b) disocierea ca acid are loc conform echilibrului: 

MOH 

Produsul de solubilitate se poate exprima în acest caz ca Ksp
2 

=[MO-][ H+]. Fă,când, ca 

maj sus, înlocuirile de rigoare se va găsi concentraţia ionului MO~ ca fiind e.3ală cu 

[Mo-J= K. w-pH. . . 
· ~P2 · 

Solubilitatea hidroxidului MOH este egală cu suma concen.tra:ţHlor speciilor 

metalice din soluţie, rezultate din cele două forme de di~oci.er.e, s-[ M+ ]+(Mo-]. 
Explicitând concentraţii1e se obţine: 

10-pH 
S.., K --+K JO-pH 

sp, K sp2 . 
w 

(6.30) 

Dar, fiind vorba de hidroxizii cu caracter amfoter, interesează numai disocierea ca 
bază şi ultimul termen al relatiei (6.30) se neglijează ea devenind: 

(6.3.0,') 

Urmărind acelaşi raţionament pentru disocierea unui hidroxidd metalic de forma 
M(OH)11 putem generaliza forma ecuatiei (6.30'): 

10-npH 
S • K -

sp K" 
w 

în care n este numărul treptelor de disociere. Această ecuaţie se utili.mată pentru 
calcularea pH-ului necesar începerii procesului de precipitare al unui hidroxid .metalic. În 

acest scop se înlocuieşte în relaţia ( 6.31) solubilitatea cu S-
1 ~~ (M fi~ ftlll88 rnoid • 

hidroxidului)._ din motive legate de precizia analizei gravimetrice şi de sensibilitatea 
balanţei analitice folosite. 

Influenţa asupra solubilităţii sărurilor acizilor slabi. Aşa după cum s-a mai amin,tit ionii 
de hidrogen acţionează datorită hidrolizei acestor săruri care însoţeşte di~lvarca lor. 

Ionii metalici au proprietatea de a juca rolul de acizi slabi şi deci de a hidroliza în 
soluţii apoase: · 
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(6.32) 

Procesul de hidroliză este cu atât mai intens cu cât concent·ratia pro.tonilor di.n 
soluţie este mai mică. Adică S<)lubilitalea sării depinde, prin intermed:iul · hidiro:fi:zd. de 
pl-t- ul snlutici şi anume creşte cu creşterea acestuia şi devine m.inimll câ,hd ctmcentr~ţ.ia 
speciilor hi<lrolizate este neglijabilă. 

Astfel. dacă în ecuaţiile (6.21) şi (6.22) se înlocuieşte concentni:ţ.ia Hganduiui L cu 
, K 

aceea a anionului OH- şi aceasta, la rândul ei cu raportul Q reiul=tă o ecu,atie care 
l H+ j 

de-scrie cantitativ influenta aci<litătji asupra solubilităţii s~rurilor. Î:n ecuaţJ~ r~tuJtli~ 

produsul ~; K~ este constanta totală de aciditate. Fără să insistăm asmpra ao~-5ttJ.i f~pt, 
arătăm că pentru cakularea solubilităţii sării se utilizează tgt ecuatia (6.23}< De data 

f3 K f3 K2 ~i ~ . 
aceasta însă, se notează cu l: expresia l: - 1 + 1 w + 2 w + ... + . · - . 

. [H+] [H+r (H+r . 
Să consi<lerăm acum situatia în care are loc protonarea anionului sării acidului şlab 

şi, pentru simplificare să neglijăm hidroliza cationului. 
În cazul simplu al unei sări MN, frac\iunea <lizolvală disociază conform ec.;hiUbrului 

cunoscut: 

(6.t5) 

Echilibrul (6.6) .fiind descris de produsul de solubilitate 1{5P -[M+ 1~] şi de 

solubmtntca s-[ M' ]-[ N:î . Convcntional, ,tarea de echilibru· 11e notea,J\ . CIi 

och 

abrevierea ech. 

În prezenta H+ anionul sării se protonează, N- + H + ~ HN, şi ace.st echtlibru este 
definit de constanta <le aciditate K11 : 

(6.33) 

Concentraţia anionului la echilibru este egală cu diferenta dintre concentraţia totali 

(iniţială) şi concentraţia anionului protonat la echilibru, [N-J -[~] .. -[ HNl . Dar 
ceh ,rut kch 

concenlrutia iniţială a anionului este egală cu solubilitatea (S) a sării şi concentraţia 
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protonatli. la echilibru, [ HNlch, se poate exprima din ecuatia (6.33). Făcân.d in-Jocukile 

rezultă : 

(6.34) 

Amplificând cu K0 rezultă 

(6.35) 

şi mai departe, concentraţia la echilibru este: 

s 
(6.36) 

Această valoare se substituie în expresia solubilităţii rezultând: 

(6.31) 

r u+ 1 . · 
ÎrJ cazul acizilor foarte slabi [ N- lx:h -[ HNLh ... s şi raportul ~ eile mult mai 

• 
mare decât 1. Neglijând unitatea şi exprimând concentraţia protonilor prin pH, rezu.ttl: 

(6.38} 

Ecuaţia· (6.38) arată influenţa concentraţiei ionilor de hidrogen asupra soJ.ubi.litlţU 
sării MN a unui acid slab, şi leagă acest efect de produsul de solubilitate al acesttia ş,i de 
constanta de aciditate a acidului. Astfel, dacă Ksp are o valoare micii, varierea pH-ului va 
· induce o modificare foarte mică a solubilităţii.! Aşa se explică precipitarea cti hidrogen 
f~i)furat a cationilor grupei a IV-a analitice în mediu putemîc acid (pl·l • q,S). Aceeaşi 
influentă redusă o are pH-ul şi atunci când constanta de aciditate a acidtdui are o ·vafoatt 
mare. Situatia se inversează penttu sărurile al căror K~p este mare la valori mfoi ate'K~. , 
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În c:11,ul general ttl ,-;Hrii M"1N 11 ~i. pentru si 111plificnre~1 ahnnlării. să neglijăm 
hidroliza c;itionului rvt 1

· • În prczcntit i(rnilor de hidnigen. anionul si1rLi. Nm-. se protoncază 
conform cchilihrrlor de mai jos, carnc1<:rizatc de C(lll'-lllntele de aciditAfc c0Fespun1.ătoare: 

Nrn- + H+ -='.!:'; H N( rn-- 1 )- • KR 
[Nm--J[H+] 

' ""' [HN(m -1) -J m 

HN(m- t) - + H+ ,-.:=:: H ~m-2)- . 
[1-1N<m-t)- ][ H+] 

K, - [ l 2 ' m- 1 H 
2
N(m -2)- (6.39) 

Hm_,N- H+ 
H(m- 1) N- + H+ ........-. HmN; K Bi„ 

[HmN 

Soluhilitatea totală, S1• este suma concentratiilor tuturor formelor solubile, 

i}:1 Hi N rm -i)- . Prin substituirea concentraţiilor din ecuatiile com;tan-telor de aciditate se 
i=O 

pot calcula expresiile produsului de solubilitate şi a solubilităţ .ii sării. 

· ( tj [H + J2 [ H + ]m 
[N] -[Nm-Jt1+ +---+ ... +-------, dar [H+]=tO"'pH,deci 

1 K 8 K 8 K 8 K K 8 ... K 
m m m- 1 81 2 Bm 

[Nl •[ Nm- l( I+ J~-~:H + /:-;::,'_, + ... + 

şi [Nm-]~ ~-
Înlocuind·• aceastJi expres.ie în ecuaţia (6. Ua) rezultă, în noile condiţii, expresiile 
produsului de solubilitate şi a solubilităţii: 
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(6.40) 

(6.41) 

Ecuaţia (6.41) arată că solubiJitatea sării MmNn, în prezenţa protonilor este cu atAt 
mai mare cu cât suma I11 are o valoare mai mare. De altfel, dacii se comparil ecuaţia 
(6.41 ), dedusă considerând protonarea, cu cea dedus~ în absenţa W, (6.12) se constatl ·ci 
între ele există relaţia: 

(6.42) 

în care s-a notat cu SH solubilitatea în prezenta ionHor de hidrogen şi cu S solubilitatea trl 
absenta acestora. 

În tabelul 6.3 se arată ¼reşterea solubilităţii iodatului de bariu în soluţii de KCl şi de 
HCJ. Raportul S11/S s-a calculat cu ajutorul ecuaţiei (6.42). 

Tabelul 6.3. Solubilitatea iodatului de bariu la 25 °C. 

Concentraţia 
SBa(l03 ½' moli L-1 

X 104 S11/S 
solu tu lui 

(moli 1.,-1) în KCI în HCI determinat ~alculat 
0,00100 8,357 8,400 1,005 1,003 

·0,01000 9,297 9,554 1,028 1,033 
0,05012 11,280 12,740 l, 129 1,130 
o, 10020 12,750 15,570 1,221 1,227 
0,24540 16,660 22,280 1,423 1,442 
0,49080 12,950 32,390 1,709 1,718 

Creşterea vizibilă a solubilităţii todatului de bariu odată cu creşterea concentraţiei 
de. acid clorhîdric se datorează protonării anionului iodat, deşi acidul iodic, HIO3, este un 
acid moderat slab, a cărui constantă de disociere este 0,163 1a tărie ionică zeto. 
În ecuatia (6.41) , atunci când nu se cere o prea mare precizie, în suma l:H se neglijeazil 

. . . . " ~ l o-"? pH . . (6 41) f 
pnmn (m-1) tenneni. Astfel încat ""H - . şt ecuaţia . va avea onna: 

Ka Ka ... Ka 
I 2 m . 
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(6.43) 

Ecuatia (6.43) se utilizează pentru calcularea pH-u.lui necesar precipiUirii si!rur-Hor 
acizilor slabi. În acest scop se substituie, ca şi în cazul hidroxizilor, solubilitatea cu 

I 0--1 

expresia S ""M. 
Ecuatiile (6.41), (6.42) şi (6.43) arată şi faptu] d1 1a utilizarea unui reactiv de 

precipitare pentru un amestec de săruri cu structură asemănătoare se poate obtine; prin 
reglarea pH-utui, o selectivitate a acestui proces. 

Astfel, într-o reacţie de separare, precipitantul se adaugă obişnuit tn soluţie acidă a 
ionilor metalici după care valoarea pH-ului este ridicată îrtcet pentru a se forma 
precipitatul. Dacă CM este concentraţia iniţială a unui ion metalic, CN este concet1tratia 
iniţială a reactivului şi f este fracţia molară a ionului metalic precipitat la un anumit pH1 

se poale arăta că: 

o -1--i _ , -~--ţ- · ---+---!-+-+-~--

0 0,5 1 1,5 2 2,5 3 3,5 4 4,5 5 
, pH 

(6.44) 

Fig. 6.2. Precipitarea soh1\i°ilor <le Cu 7
'. Cd~-, '} Î /,11

1
' (0.()() I M) cu acid chinaldinic 

(0.(HU M) . 
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Variaţia fracţiei precipitate cu pH-ul solutiei se poate observa bi.ne în figura 6.2. În 
această figură este prezentată precipitarea chinaldinaţilor (MQ2) de cupru (Cu2+, K~., = 
I .6x I0-·17

), n,dmiu (Cd2
\ Ksr = 5,0x l(r'~) şi zinc (Zn 2

+, Ksr = J ,6x 10- 14
). 

Din figura 6.2 se observă că, dacă soluţia se tamponează la pH :: 2, este pos·.ibiHl o 
separare cantitativă a cuprnluj de ceilalţi ioni metalici 

lnfluenfa protonnrii asupra solubilităţii sărurilor acizilor tari. Anionii acizi,l~r tari · nu se 
protonează . Deci, în soluţie neformându-se acizi slab disociaţi, influenta prez;en,ţei H+ 
poate fi neglijată. Totuşi, în unele cazuri, aciditatea nu trebuie ex.agera-tli, c.ăci 
solubilitatea poate să crească datoritiî formării de complecşi acizi so,Jubili: 

AgCI + 2HC1 (vi.21) 

La fel, în cazul sărurilor acizilor tari bibazici, aşa cum sunt sulfaţii, disocierea 
acidului sulfuric este practic totală în prima treaptă. Dar în treapta a doua diiOcierea este 
mai redusă şi în soluţie se pot forma sulfaţi acizi; care au o solubilitate pron.un.ţa·tl. 

6.2.2.2.5. Influenţa agenţilor redox asupra solubilităţii sărurilor 

Aşa după cum s-a mai arătat, solubilitatea unei sări creşte dacă activitatea unuia 
dintre ionii săi scade. Aşa se întâmplă şi în cazul prezentei, în sistomui eterogen, a unui 
agent de oxido-reducere. 

Să reconsiderăm echilibrul (6.6): 

(6.6) • 

Dacă la sistemul respectiv se adaugă un agent care participă la reacţii de ox.idar.c sau de 
reducere cu ionii sării, atunci echilibrnl se deplasează spre stânga, în sensul dizolvării 
acesteia. Să luăm, de exemplu, reacţia de precipitare a unei sulfuri metalice: 

M2+ + S 2 - ~ MS · (vi.22) 

Dacă la soluţie se adaugă un agent oxidant, cum este bromul (B.r2), acesta oxideazl 
anionul sulfură (S2-) la sulf elementar şi sulfura metalică se solubilizează. 

Sau, dacă în timpul reacţiei de precipitare a cromatului de argint: 

2Ag+ + CrO/- ~ Ag2Cr04 . vi.23) 
I 

se adaugă un reducător, aşa cum este alcoolul, care reduce Cr(V 1) a Cr(II ), sau chi&f 
Ag+ la argint metalic. Şi în acest caz se obţine solubilizarea cromatului de argint format. 

179 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



6, /~Cll/l,/fl.lW fN SISTHMI~ lffl\'IWOl!NF, 

Bincîntele~ cu şi aici s-u neglijat aciditatea soluţiei care poate si1 activeze sau sli 
inhîbe proce~ul de oxi<.Jo-reducere. 

6.2.2.2.6. JnOuentn solventului Asupra solubilităţii sărurilor 

Stabilitatea unei specii chimice într-un solvent depinde de energia liber~ a acesteia, 
care la rândul ei este corelată cu constanta dielectrică a solventului, 
Astfel. diferenţa dintre energia liberă a unui ion în ·doi solvenţi, cu constante di.e]ectdoe 
c1 şi e2, se exprimă prin ecun\ia Bom - Scotch.ard: 

(6A5) 

în care Jf şi Fil sunt energiile libere ule ionului în cei doi solvenţi; l\.Fi°.2 este diferehţa 
de energie libe ră; Z este surcina ionului; r1 şi r2 sunt razele ionu]ui în solventH lşi 2; e 
este sacina electronică. 

Un coefkient <le dist11ibu\ie a unui ion i între cei doi solvenţi poate fi definit, ca şi 
în cazul distribuţiei unui nelectrolit. Diferen\a dintre encrgiu liberă a unui ioni între doi 
solvenţi se poule prezenta şi prin relalia: 

(6.46) 

în care coeficientul <le <listribu\ie D] ( i) este egal cu raportu) concentratiilor de echilibru 

ale ionului în solvenţii I şi 2, stabilit experimental. 
Raportul solubilităţilor unei sări MN în solvenţii 2 şi 1 se poate exprima pti.n 

coeficienţii <le distribuţie a unui singur ion: 

(6.47) 

Din punct Je :vedere calitativ această ecuaţie urată că solubilitatea unei sări î:ntr-ut1 
solvent este proporţională cu constanta dielectrică a acestuia. De asemenea, soJubiJitătiJe 
sărurilor q1 ioni mici ~i san.; ini mari sunt afectate mai mult de schimbările constantelor 
dieledrice. Practic, se întftlne~tc aceeaşi dificultate în alegerea razelor ionice şi eva]uarea 
constantei dielecLricc în vecintîtatca iernilor, ca ~i în cazul soluţiilor apoase. 

Problema variaţi ei solubilităţii cu schimbarea solventului este foarte complicată 
I 

pentru că nu ex is tă o teorie unitară care să · sat i.sfucă toate aspectele observate, Fiecare 
so:vcnt poate fi consi<lerut, mni mult sau mai puţin, ca un caz unic. Complicatiile apar şi 
~utorită faptului că în solven\ii <.:u constantă dielectrică mică echilibrele de precipitare 

. ~. ' 
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sunl Llifcrile tle siltmliilc in cure valoarea constantei diclc ·trice rste mare. În primul cnz 
eledrolitii Ke griscs<; sub t"orm~ de perechi ionirc, apoi, în funcţie de natura solventului, se 
11()t forma t'.( 1tnbin11\ii rn111plexc. 

Totu~i. prin olcger"n potrivită a solventului se pot efect~,a unele precip-iUlri 
selective. Exemple de scpurnri realizate în ucest mod sunt: 

a) percloratul <le sodiu (NaClO.t) este în~olubil în Jietil et0r, în schimb fractia molarii ~ 
LiCIO4 , în solutie saturată, njunge la 0.442 ~i Jeci acesta poate fi precipitat cu C\O4- tn 
prezenţa Na+; 

b) iodura de potasiu este, în dioxid <.le solf. <le 1000 de ori mai solubiU1 decât bromura de 
polasju, 

6.2.3. FACTOl~II FUNHAMl•:NT,\LI CARE AFl1~CTEAZĂ SOLUIHLJ'l'ATF,A COMl'UŞILOlt 
IONICI 

6.2.3.1. Energia liberă u solu(ici 

Schimhurea energiei libere a soluţiei, L\Fsolu\lc, pentnt reactia de dizolvare 

(rv-r mN,J,olid - (mM+ nM\oh,f\ic în C(muitii constante de temperntură şi presiune, eMto: 

(6.48) 

Modificarea energiei libere a solulici depinde utâl <.le culdura <le reacţie, Al-l 1101u11e. cllt şi 

de entropia solu\iei, L\Ssolu\ic• conform ecuatiei: 

L\l\olu\ ic - L\H solu\ic - T L\Ssoluţie (6.49) 

Coeficientul <le lemperatură al produsului de solubilitate se exprimă prin relaţia: 

din _Ksp 

dT 

L\H solu\io 

RT2 (6.50) 

în care Iv este vc1riaţia numărului de moB: suma numărului de moli a produsului mJnus 
I 

suma m1mnrului de moli ai rectanţilor. Când t.\H~olutic este independentă de temperatură, 
ecua\in (6.50) poate fi intciirntH pc·ntn1 R rrz11lt11 rapmtul produselor de solubilitate la 
două te111pC'1111t11·i, T, 11i T;, vnnf11n11 
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(6.5 t) 

Dacă L\f-1~0 ,utie variază cu temperatura, diferenţa dintre căldura capacitivă a reactanţilor şi 

a produşil<lr de reacţie poate fi redată prin ecuaţia (6.3d). 
Pentru s11hstantele ionice, căldura solt1tiei este dată de valoarea absolută a diferenţei 

dintre <louă cantităti importante, energia de reţea a solidului cristalizat şi suma dHdt..tritor 
<le hidratare a ionilor. Energia de retea, U. este valoarea cu semn schimbat a căldurii 
molare dezvoltate în reacţia: 

(6.52) 

în care, prin R se specifică starea g:v.oasă şi prin s starea solidă. Suma căldurilor de 
hidratare a ionilor este suma călJurilor molare eliberate în reacţiile: 

M\solutie) 

--► N- (soluţie) 

Aplicând aceste definiţii rezultă 

L'.\H soluţie - L L'.\H hi + U 

(6.53) 

(6.54) 

(6.55) 

Suma căldurilor <le hidratare a ionilor are semn negativ, în valoarea ei absolută 
fiind mai mare decât energia <le retea a unui compus solubil. Pentru un compus puţin 
solubil energia de retea este mai mare decât valoarea absolută a sumei căldurilor ionice de 
hidratare. 

Energia de reţea. Energia <le reţea, exprimată în kcal mo1- 1
, se poate calcula din ecuaţiile: 

U „ NA e
2 

z 
2 

( l _ _1) 
Ro nu 

(6.56a) 

sau 

(6.56b) 
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în care N - numărul lui Avogadro; A - constanta Madelung, care depinde de 
aranjamentu] cristalin; e - sarcina electronului; z - valenţa anionului; Ro - di~tan,ta 
minimă dintre anion şi cation în reţeaua cristalini:t; n8 - exponentul lui Bom. 

Forţele de respingere în cristal depind de n8 , care este o funcţie de c()nfigur-aţill 
e]ectronică a ionilor. 

Tabele 6.4 şi 6.5 prezinti:t exempte de valoti ale constantei Madelung şi, res·pectiv, 
ale exponentului lui Born. 

tabelul 6.4. Valorile constantei lui Madelung pentru trei structuri cristaline . 

. 
Crlsb,d Tiuul structurii A 

Clorură de sodiu, NaCl M+N- 1,748 
Pluorină M2+N2- 5,039 
Corindon M/+N1- 25,031 

tabelul 6.5. Valorile exponentului lui Born pentru diferite tipuri de ioni. 

Ti.pul de ion nn 
He 5 
Ne 7 

Ar, cu+ 9 
Kr, Ag+ 10 . 
Xe,Au+ 12 

Mărimea şi variaţia energiilor de reţea ale halogenurilor alcaline, calculate cU 
ajutorul . ecuaţiilor (6.56a) şi (6.56b) sunt prezentate În tabelul 6.6. 

Tabelul 6.6. Energii de reţea ale halogenurilor alcaline. 

U, kcal mo1-1 

Metalul alcalin F- ci- Br- 1-
Li+ 243,6 200,2 198,5 176.1 ,. 
... ... ... ... ... 
... ... ... . .. . .. 

cs+ 175,7 153.1 149,6 142,5 
I. 

Pentru retelele unei structuri date, o creştere a valorii lui Z conduce la o mărire 
semnificativă a energiei de rete~! .Aceasta se datorează nu numai pentru că U depinde de 
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Z2. ci ~i fnptului că valmtren lui Ro de~creşte cu Z. De exemplu, comparllnd cri~ta1ele 
izoelectrice Na -~ CI - şi Mg2+ S 2 , Pnuling a găsit Ro ca având valorile 2,81 şi respectiv 
2,54 'A. Pentru mt\jorit.atea cristulelor ionice, valoarea lui Ro este suma , razelor 
cri~tulografice Rle ionilor. 

Energia. de hidl'otare. Folosind ecuaţia (6.~S) se poate calcula !;Urna căldudlor ionice de 
hidratare pe.ntrn un numfir semnificativ de compuşi. Sau aceasta poate rezulta şi , dJn 
diferenţa dintre căldurile de formare a unui compus ionizat în faza gazoasă ş.i în cea 
apoasă. Dur, căldura molară de hidratare nu se poate măsura direct pentni fiecare ioh în 
parte; experimentul se poate obţine doar suma căldurilor ionilor ce constituie un compus 
dat. Totuşi, pentru a determina valori individuale relative ale acestor mărimi este necesarii 
o referinţă, care este dfldura de hidratare a H+- ega.l~ cu zero. 

Entropiile unui mare număr de t()ni în soluţie apoasă pot fi determinate prin 
raportare la entropia hmului de hidrogen. Când se pot calcula entropiile ionilor în faza 
apoasă, utilizând, de exemplu, ecuaţia Sackur - Tetrode dată mai jos (vezi secţiuneâ 
6.2.3.2), se poale obţine şi entropia molară ionică de hidratare. Apoi. energia liberă de 
hidratare se calculează cu ajutorul căldurilor şi entropiilor de hidratare. 

Tabelul 6.7 prezintă câteva valori ale funcţiilor de hidratare ionică selectate din 
literatura de specialitate. 

Tabelul 6. 7. Valori selectate ale funcţiilor de hidratare ionică. 

Specia ionică ~Hh, i\Sh, Af),. 
kcaJ n,mr' .;al grad- 1 moi-' kcal moJ-1 

H+ o o o 
L·+ I. 137,67 -2,40 138,39 
Na+ 163,79 5,1.0 162,27 
K+ 183,98 13,60 179,92 

~ 

Ag+ 147,10 3,74 146,02 
Ca2+ 140,77 1.so 140,23 
Mn2+ 80,40 -9,50 83,20 
Cu2+ 19,45 ..... J4,50 23,77 

p-- - 381,00 - 63, 10 - 36) ,00 
r - 330,30 - 40,32 - 318.30 .. 

Born a arătat că termenul electric al modifid1rii energiei libere a unei sfere de rază 
r şi sarcină ze, transferată din vid întt-un mediu cu constantă dielectrică E, este: 

(6.57) 
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Din cauzo că AS= -(d L\F) , termenul electric care intervine în modificare. . dT , 
p 

exprimată ca entropie este: 

AS .. _ I( 1,
2 

e
2 

\) ( dln E) 
e.s \ 2r E dT 

Prin aplicarea la soluţii apoase, la 25 °C, ecuaţia (6.57) devine 

z2 
L\Fes ... - 164- kcal mor1 

r 

iar ecuaţia (6.58) se transformă în: 

I K-1 1-1 ca • mo 

în care r este raza ionică., în Â. 

(6.58) 

(6.59) 

(6.60) 

Din aceste ecuaţii se observă d1 intervenţia funcţiilor de hidratare şi a energiilor de 
reţea în procesele de solubilizare s-ar putea explica numai pe baza unui model în care 
atracţiile şi respingerile electrostatice joacă un rol predominant. S-a observat că o mare 
dificultate în aplicarea ecuatiilor de mai sus rezidă în alegerea corectă a valorii razei 
ionice. Calcularea solubilităţii teoretice a unui număr mare de compuşi .ionici cu ajuton.ti 
ecuaţiilor expuse mai sus nu este uşoară. Numeroasele aproximări şi influ~nta fi.ecitmi 
parametru asupra solubilitătii (în special a călduri.i de hidratare) nu pot fi făcute cu 
suficientă precizie şi din această cauză nu pot fi evitate erorile care fac ca rezultatele 
obţinute de către diferiţi cercetători să difere mult între ele. 

Entropia soluţiei. La dizolvarea unui compus solid MN variaţia entropiei se reprezintă 
prin relaţiile (6.61a) sau (6.61b): 

AS?01uţie ... (s~ + s~) . - (s~ + s~) . 
soluţie sohd 

AS?olu\ie • (s ~ + S~) . - (s~N) 
soluţie · solid 

(6.61a) 

(6.61b) 

Valorile entropiei pentru majoritatea io~ilor în soluţie şi a compuşilor solizi se 
găsesc tabelate în literatura de spacialitate. Acestea pot fi folosite, însă pentru explicarea 
calitativă a tendinţelor în variaţia L\S soluţie este necesar să se examineze expre~ia ecuaţiilor 

matematice ce definesc entropia; Astfel, Latimer propune ecuaţia: 
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() 3 ( ) S..,qii ... ~ R ln masa atomici_, - O. 94 
- 2 

(fi .n2) 

pentru ft defini c<mtrihutia ficcărni element la entropia unui compus solid. Această 
,cprezenturc este st1ficicnt <le precisă pentru f'-Ontril-e simple, ~şa cum sunt hahlgc.m-rrilc 
alcaline. În realitate însă contribuţiile elementelor uşoare sunt puţin mai mid decât cele 
ale clcmcntchH" grele şi t;cva mai mari ucdH cele care rcn1ltă din ecuaţia (6.62). Entropia 
absolută a ionilor simpli în soluţie se exprimă prin relaţia h1i Laidler: 

s0 -1 R ln ( masa atomica) + 15 + S~41 
(6.63) 

Prin combinarea ecuaţiilor (6.62) şi (6.63) cu (6.61 a) re.zultă: 

o o o 
6S~olutic ""' 3), 9 + SesM + S c.~N (6,64) 

Ecuaţia (6.64) arată că nu există o dependentă directă între eRtropie şi ma.sa a,toniică 

a ~peciilor M şi N. Variabilele importante sunt termenii electrici din soluţie S'.~a-M şt s:N. 
Entropiile ionilor cu raze mici şi sarcini mari ,;unt, în soluţie, mct i negative decât c~le ale 
ionilor cu raze mari şi sarcini mici. De altfel, Gurney a stabilit dfferenta de entropie 
datorată ionilor mici care produ~ ordine în soluţie şi ionilor mari ca-re produ·c dezordine. 
Acest efect acţionean:1 în sen~ul creşterii so:lubilită\ii sărurilor compuse din ioni mari. 

6.2.3.2. Influenţa parametrilor ionici asupra solubilită.Ui 

Solubilitatea sării M111 Nn este determinată de variaţia energiei Jibere care, la rândul 
ei, se_ exprimă prin: 

(6.65) 

Mo<l ificarea energiei 1 i bere, 6F reţea, pentru formarea reţelei cristaHne din ioni 
.,. 

gazoşi este: · 

( o o o o ) 6Freţca • - U - T mSM(solid) +nSN(solid)-mSN(gaz)-n-SN(gaz) (6.66) 

Entropiile ionilor simpli monoatomici ît1 fază gazoasă, la 25 °C, se pot calcula prin 
utilizarea ecuaţiei Sackur- Tetrode: 
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~ • 26,0 + aR ln( masa atomica) l (6.67) 

Înlocuind ecuatrne (6.67), (6.62) şi (6.56b) în ecuaţia (6.66), pentru T = 298 °K, rezultil: 

(6.68) 

Expresia Latimer pentru energiile de hidratare permite o prelucrare matematicf şi 
dacă se substituie ecuaţiile (6.59) şi (6.68) în ecuatia (6.65), se obţine: 

A F J 64 z: m 164 z: n 3 3 2 A z: ( 1 '\ 
0 soluţie "" . - + I J --} -

r+ + 0,85 r_ + 1 R0 \ n n (6.69) 

- 8, 03( m+ t'l) kcal moi-1 

Ecuatia (6.69) este probabil preciso numai pentru variâtia 5 la 10 kcal. Modificarea 
solubilităţii într-o seric <le săruri similare în care cationii <liferă şi anionul rămâne acelaşi 
se obţine prin <liferen\ierea ecuaţiei (6.70) în functie de r: 

(6.70) 

şi invers, pentru acelaşi cation şi schimbând anionul, rezultă: 

( 
a /l~~olu\ie \ .. 164 z~ n _ 332 ~z: (1 __ l) (i__~) 

a r - J (r + O 85\ 2 R - 11 u ar - r r+ _ , ~ O + 

(6.71) 

O modificare mică a termenului ( 1- -
1
-) în funcţie de r + şi L se poate neglija în 

nu . 
,. 

ecuatiile (6.70) şi (6.71). 
Ecuaţiile (6.70) şi (6. 71) reprezintă diferenţele dintre două mărimi: primul termert 

arată variatia energiei de hidratare şi al Jojlea termen arată variatia energiei de reţea. 
Odată cu creşterea valorii lui r+, la r_ constanf, ambele energii de hidratare şi de reţea 
scad. Varialia solubilităţii depinde de cuantumul cu care aceste cantităţi descresc. Dacit 
energia de retea descreşte într-o măsură mai mare decât cea de hidratare, solubilitatea 
creşte. Şi invers, dacă energia de reţea descreşte cu o cantitate mai mică decât cea de 
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hiurnn,re, solubilitatea scade. O comportare simil:-1ră se produce ş.j, atunci cân<l raza 
anionului (r_) creşte, în timp ce raza cationului (r+) rămâne constantă. Aceasta se poate 
constata în -cazul tuturor sărurilor în care energiile <le retca sunt <.:U mult mni mari decât 
cele de hi<lrat~ţre şi cOnd modificările razelor ionice pot influenţa solubilitatea prirnar~ 
actionân<l la nivelul energiilor ele re\ea. 
Aşa se explică faptul că solubilităţile sărurilor metalelor alcalino-teroase cu antoni marl 
(S20/-, So/-, IO1 - , Br04 -· . Cro/- şi NO1- ) <.lescresc în ordinea Mg2+ > Ca2+ >' Sr24 > 
Ba2+, în timp ce so lubilită \ile compuşilor cu anioni mici (<le exemplu hidroxizi) descresc 
în ordine inversă. La fel, ordinea descreşterii solubilităţii tlorudlor este Ba2+ > Mg2+ > 
Sr2+ > Ca2"'-. pe când în cazul carbonatior ordinea este Mg24 > Ca2

+ > Ba2+ > Sr2+. Plasarea. 
solubjJjtăţii fl0rurii de magneziu între cele de bariu şi stronţiu se explicit prin faptul di 
MgF2 cristalizează în structura rutilului (număr <le coordinare 6) din cauza dimensiunii 
mici a ionului Mg2+ (r+ = 0,65 Â). 

6.2.3.3. SoluhHJtatea săi-urilor metalelor tranziţionale 

În cazul metalel<,r tranziţionale, orbitalii d fiin<l saturaţi cu electroni, se produce tlh 
efect de despicare care este interesant ~i important, în accla~i timp. Orbitalul s degenerat 
al ionului gazos se uespi<;ă în dou1\ seLuri, cauzând înconjurarea ionuluJ metalic cu un 
octaedru <le ioni sau de grupe dipolare. Fiecare câmp produs în j~1rul lom.tiui metalic din 
reţeaua cristalului ~i din soluţie este ocup,H de mole(;ule de apă sau de llganzi. ElectrottH 
din setul de energie joasă a] orbitalilor d determină o stabilizare a configuraţiei în timp ce 
eledronii din setul Je energie ridicată p provoacă <lestubilizare. Efectu] de destabilizare 
apare .la acei ioni în cure configuratiu electronică a stării fundamentale este simeu•icli, âŞil 
cum este cazul stării spectroscopice S. Astfel, în prima serie de tranzitie destubilizareu se 
produce în acei ioni a căror ocupare cu electroni corespunde schemei 3d0 (Ca2+), 3d' 
(Mn2+, Fe3+), sau 3d10 (Cu2+, Zn2+). 

Tabelul 6.8. Solubilităţile ~i energiile de reţea ale carbo.naţilot· şi sulfurilor unor metale 
tranziţionale divalente, la 25 °C. . 

Carbonaţi pKHJ) U, Sulfuri 
kcal mor 1 

pK11p u 
- ' 

kcaJ moI-.1 

CaCO3 8,32 701 CaS ~3 733 
MnCO3 762 MnS 13,2 791 
FeCO3 10,3 778 FeS 16 - 16,S 816 
CoCO3 12,0 809 CoS 24,7 "52 
NiC0.1 6,9 815 ! NiS 25 861 

35,4 
' ·; ' 

CnC01 9.9 g21 CuS 885 
ZnC_Q--3 __ 7,0 808 /,11,S -··-·-·24 852 ... ___ ..... . , .. _, ______ .. -~-- -~-- ·---- -
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La ionii divalenti, stabilitatea unui compus (în stare solidă sau în soluţie) creşte în 
·o· C 2+ < M 21 Z 2+ A t . d' " t .. . . . ' " 01 mea a n < n . ceasta es e şt or mea sca( em ra1.e1. tonice 1,1 a crcşlertt 

numărului atomic. cnre untrene:-iză şi o creştere a· densitiîtii de sarcină a ionului mctufic. 
Efectul stabilizării dimpului cristHlin este creşterea stabilităţii compusului respectiv al 
ionului divalent M2+. 

Într-un cump ~)ctaedric, ordinea stabilităţii ionilor este Fe2+ < Co2+ < Ni2+ > Cu2+. 

Cu(Il) nu respectă această ordine datorită faptului că ionul de cupm manifestl:1 o tendinttt 
pr~munţată de a forma compuşi plan-pătratici. Intem.itatea stabilităţii dlmpului. cristalin 
depinde ·de creşterea distantei dintre un ion sau dipol faţă de ionu'l metalic central. 
Compuşii în care aromii vecini sunt atraşi puternic de ionul metalic central prezintă o 
stabilitate crescută. Dife renţa dintre stabilităţile compuşilor solizi de Ca(II) şi Zn(H) e~te 
mai mare decfit în alte cuzuri. 

Energii Ic de hidratare ale ionilor metalelor tranziţionale au efect a-supra stabilizlrii 
câmpului cristalin. Datele obtinutc de Rossini şi colaboratorii săi şi prezenta.te în tabelu1 
6.8 .sustin aceste afirmaţii. 

Toti compu~ii solizi în care stabilizarea este mai mică vor arăţa o cre~tere a 
solubilităţii, care urmează ordinea de stabilizare u acva-ionilon Fe(Jl) < Co(Il) < Ni(II) > 
Cu(II). 

Soluhilitătile slllf'uril()r, care au energii mari de reţea, variază cu aceste energii.. 
Astfel de exemple sunt: sulfura de cupru(ll), care are cea mai stabilă reţea, este ce] ma.i 
putin solubili.I; sulfura Je calciu, cu reteaua cea mai puţin stabilă, este cea mai solubm1 în 
seria Ca(ll) -- Zn(Il). · 

6.2.3.4. Modelul electrostatic al solubilitătii 

Elaborarea unui model electrostatic ar fi bine venită pentru a explica m~rimea şi 
modificarea solubilităţii unui număr apreciabil de săruri. Dar, di.n păcate, ac.est lucru nu 
poate fi aplicat universal. De exemplu, razele ionice ale potasiului şi argintului sunt foa11e 
apropiate (1,33 Â şi respectiv 1,26 Â). În alcătuirea unui model electrost~tic, soluhilităfi)e 
sărurilor acestor metale ar trebui să fie comparabile, lucru care nu este observat 
experimental. Halogenmile Jc argint prezintă o scădere continuă şi s~mnificativă a 
solubilitătii cu creşterea masei atomice a anionului, fapt ce nu se poate explica printr~urt 
model electrostatic. Energia de reţea a AgCI este cu aproape 48 kcal mai mare decât cea a 
KCI. energia de hidratare a ionului Ag+ este, de asemenea, mai mare decât cea a K+, ·rnsi 
solubilitatea AgCl este mai redusă. Aceste diferente se datorează razei mici a ionului Ag-4-
dar şi tendintei acestuia de a forma legături covlente. 

„ Caract~rul covalet~t al unei l~g~turi ~-B depinde de difef~nţa ~ţ~ţr?n,~~ffY.i~ţij 
spec11lor A şt B (L. Paulmg). Atunci cand diferenţa este mare, legătura este in m-flJţ,rita~e 
ionică, iar când diferenţa este mică, legătura po~te avea un caracter covalent pronunţa(. P~ 
baza elect:ronegativităţilor, L. Pauling a apreoiat că pentru cristalele de AgF, AgCI, AgBt 
şi Agl ponderea caracterului covalent este de 10, 24, 26 şi respectiv 46 %. O creştere a 
caracterului covalent conduce la o creştere a energiei de reţea mai mare decât cea 
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calculată pe haz.a unui mode) electrostatic. La feJ, odată q.1 creştere.a t'r.lMiei a,t0.t111~e .a 
anionului s-a înregistrat scăderea solubilităţii halogenurHor argintului. Totu·ş·i, Agl1 a,r.e . o 
solubilitate apreciabilă, fapt care o apropie <le norutile metalelor akaHne·. Îh aceijt, clt,t S· 

ar putea aplica mmJelul electrostatic. 
Valorile entropiei (6SRolutie.) sunt cu zece unităţi mai pozitive r,enttµ ha-l~;e1turtl.e 

de potasiu faţă de cele de argint. Aceasul diferenţă este suficientă pe.11tru, ca, ia ~00 ~·t(., 
solubilităţile halogenuriJor de argint să fie de numai 10 % din cele ale ha'lc.rygftt.uri1t,r 
corespunzătoare ale potasiului. . 

Atunci când legătura covalentă se asociază cu configuraţia ~eom.etri.c-~ s.tâhtMta1tea 
compusului creşte foarte ·mult. Astfel, legătura covalentă din di~ttlewf. gHo~im.ttftd de 
nichel, a cărui moleculă este, <lin punct de vedere geometri.c, aproape kleWltic·i uu t,jea,.a (1,i ... 
metil gloximatuJui de cuprn, face ca sarea de nichel să fie de aţ>rdat,e ,lt),6 0tlf .mal 
insolubilă. Explicaţia constă în faptul că cristalul compusului de nkhel este, al:ţÂlţq,iit din 
pachete plan-pătTatice şi diamagnetice, aranjate astfeJ încât să se poatli forrn~. lattţwti de 
atomi metalici. Posibilitatea de formare a legăturilor metalice între atomH vecini retidl 
într-o stabilitate deosebită a acestui compus. Sarea de cupru, t11ebetteficiit1d de o aternen:oo 
structură, este mult mai instabilă şi, implicit, solubilă. , 

lată deci cum procesul de solubilizare depinde de foarte multi factori. Ut1d 
acţionând contradictoriu sau provocând perturbări de stabilitate, cauză din cate este foarte 
greu să se elaboreze un mouel elet:troslatic universal valabil ~i care ~ă e·x:plice în mod 
corect procesele de solubilizare a compuşilor chimici. sintetici sau naturali. 

6.2.3.5. Solubilizarea complecşilor 

În procesul de complexare. moleculele de apă din sfera primatit de hidratare a tt.tml 
acva - ion metalic sunt subtituite cu acelea de ligand. Complexul rezultat are o energi.e de 
hidratare joasă dacă prezintă o mare proporţie de grnpări nepolat·e în loc dţ solvent. Utt 
astfel de complex este instabil în soluţie şi, dacă este neutru, va al'ăta numai o solttbUittile 
redusă în soluţii apoase. Astfel, 8-i1idroxi chinolaţii metalici neutrii sunt inso1ubiH îi:1 ;ajm 
<lat se dizolvă foarte bine în solvenţi organici a~a cum este cloroformul. ·, 

Solubilitatea unui complex în soluţie apoasă poate sl1 crească dacA lig.andu1 contme 
o gupare încărcată electric necombinată. De exemplu 8-hidroxi .ohinolatul de , Fe:(ti) 

Fe3+/3 

~ . so; 
CD (l) 
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(oxinatul de Fe, <D) este insolubil în apă, dar derivatul sulfonic (@) eRte soliibH. Î'n 
schimh, în cloroform situaţia se inversea1„1. · 
Prezeh\a unui număr mare uc grupi:lli hiuroflle în ligano jt1acă acehtşi n1l 'ca $i grui,area 
cu sarcină necombinată. Compusul Q), diguanil ureatul de Ni(Il) este solubil în apit, deşi 
este neutru. 

S-u observat că solubilităţile R/:1rurilor· compu$i1or orn;anici cu k,ni metaUci depind 
de masa moleculară. Într-o serie analoagă de săntri, acelea care au maia moJ:cc1darl 
ridicată (şi conţin un număr mare de grupe hidrofobice) sunt puţi.o solubuite în apă. Ut'I 
ex.ernpll1 îl constituie concentraţiile la saturaţie ale benzen sUlfonrttului de calciu (M = 197 
g mor') şi naftalen-2-sulfonatului de calciu (M == 240 g mor') care au valori de 1,74 N 
şi re.~pectiv 0,0437 N. 

Săntrile cu rtmsă moleculară mate au, tn general, $i un volum tnolecula:r mare. Dtn 
această cauză ele pot juca rolul de agenţi de precipitare mai sensibili pentru detectia 
ionjJor metalici. Un exemplu în acest sens sunt diluţiile la care poate fi precipitat 
Cu(I), dintr-o soluţie 0,2 N de acid mineral, de către următorH agenti de precipitare: 
acidul tioglicolic la I : 2>< 1 O\ anilida acestui acid la 1 : 4x 106 şi de către a ..... ttaftil amidl 
la 1 : 107

• 

Efecte aseinănătoare se observă şi în cazul 8-hidroxi chhmlatilor l.l'letalict Astfel. 
complecşii nesubstitui\i sunt solubHi în soluţii diluate de acizi mfoera.Ji, însă derivaţii lor 
5,7-didoro- şi 5,7-<libromo-substituiţi de Cu(II), Fe(II), Ti(IV) ~• Hg(Il) sunt insolubili 
în acizi niinerali. 

Sărurile complexe ale 8-hidroxi chini.1linei cu metalele au fost b'ine studiate de dttr«; 
Charles, Năsanen şi Kolthoff şi Sandell. În tabelul 6.9 se prezintă unele date 
termodinamice caracteristice ucestor săruri. 

Tabelul 6.9. Date termo<llnamice ale soluţiilor şi 0energii relative de retea ale unor g .... 
hidroxi chinolaţi metalici la 25 °C. 

Complex ; pKsp L\Fsoluţie, AHso Pe• AS solutie• UM(OX)2' 
metalic kcal moi-1 kcal moi-1 cal K-1mor1 kcal moi-1 

Mg2+ 15A 21, 1 8,3 -43 .77,7 : 

Ca2+ 11,0 15,0 9,4 -19 O~O 
Mnz.. 21,7 "29,6 16,4 -44 6·1,3 
Co2+ .24,8 .33,8 i9.,5 -48 120,4 
Ni2+ 26,1 35,6 21, 1 ·-49 l34,3 
cu2+ 29,7 40,5 15,1 -50 137,5 
Zn2+ .24,3 .33,1 19,4 -46 111,9 

I 

Sr2+ 9,3 12,7 4.6 -27 -40,1 
Ba2+ ,8.3 11.4 8.9 -8 -69,6 
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În scrin oxinn\ilor metalelor alrnlino-teronse se constată o sdderc a eMergHlnr de 
reţea În ordine.a Mg > Ca > Sr > Ba ceea ce corespunde ordinii eres.terii razei ionke. 
S<.:ăclcrca razei i(lflÎCe în ordinea Ca> Mn> Zn corespunde cre~terii energiei de retea. 
Stuhilizi,rca c;împului cristalin foc ca energiile de retea din oxinatii de Fe2+, Cc?+, Ni2+ şi 
Cu 2

+ să fie mai mari decfit cele estimate luând În cnnsidcratic numerele lor atom.icc şi 
razele lor ionice. Energia de retea a Cu(OXh este mai mare decât cea a Ni(OXh, cu toa.te 
că stabilizarea în câmp cristalin a compusului de nichel este mai mare decât în cazul 
cuprului. Acest fapt poate fi explicat prin contrihuţia numărului atomic mai mare al 
cuprului ce compensează efectul <.le stabilizare mai redus. Din tubelul 6.9 se poate ob;ervu 
că valorile produsului <le solubilitate (pK~r) variază cu energia liberă a Ro]nţi.ei. ~Fs()luţie· 

Variat ii le entropiei (l\S sotu\ie) intervin, de asemenea, în modificările de solubilitate ale 

oxinatilor metalelor alcalino-teroase. 
Împiedicarea sterică poate şi ea să joace un rol important în deterrnina.reQ. 

solubilitătilor ionilor complec~i. Prezenţa unei grupări metil in poziţia 2 a nucleului 
aromatic clin ox ină previne precipitarea complexului cu aluminiu, iwest ion fiind 
voluminos. 

Solubilitatea complec~ilor <lepinue ~i <le mărimea ionului cu sarcină contrară. 
Astfel, percloratul feric este foarte solubil, însă un ion complex cu volum mare, aşa cum 
este tris(J. J 0-fenatrolina)Fe(l ll) formează un perclorat foarte puţin solubil. În ,chimbt 
sărurile fierului(lll)-fenantrolină cu ionii mici, <le exemplu clorura, !!,Unt foarte solubile. 
lată de ce, pentru precipitarea cantitativă a combinatiilor complexe se utilizează ionii cu 
volum mare. 

6.2.4. SOLUBILIZAREA SUJlSTANTELOR ANORGANIClt GREU SOLUJ:HLE 

Majoritatea metodelor chimice de analiză calitativă şi, mai ales, cantitativă se 
bazeză pe reactii care se petrec în fază lichidă şi din această cauză, înainte de a fi analizat9 

analitul trebui trecut în soluţie (dizolvat). Problema dizolvării se pune în cazul analizoi de 
aliaje, minereuri şi roci. 

La prezentarea factorilor fundamentali care intervin în procesul de solubilizare s-a 
arătat că un rol important revine energiei libere a soluţiei care, la rândul ei, dep.ind~ de 
produsul de solubilitate, căldura de reacţie, energia de reţea, energia de hidratare şi 
entropia compusului în soluţie. O corelare a solubilităţii cu aceşti factori şi cu bilanţul 
termic al soluţiei conduce la următoarele concluzii generale: 
❖ ·Pentr~ un compus uşor solubil suma căldurilor de hidratare a ionilor este mai mare, 
în valoare absolută, decât energia de reţea, în timp ce pentru un compus greu solubil 
situaţia se inversează. 
❖ Solubilitatea unei sări variază invers proporţional cu valoarea energiei de reţea9 caret 
la rândul ei creşte odată cu creşterea valenţei ionilor componenţi şi cu scăderea razei 
acestora. 
❖ Rolul funcţiilor de hidratare (energia liberă de hidratare, căldura ionică de hidratare 
şi entropia molară de hidratare) şi al energiei de reţea asupra solubilităţii s-ar puţţa 
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e:<.µlka numai re baza unui model în care atra<.:tiile ~i respingerile electro~tatice s·it joace 
un rol predominant. Dar, cakularea soluhilitătii din ecuaţii' deduse pe criterii 
termoJinamke e~te fui.lrte Jifkilă din \;atW..1 nurrn:roustlor aprpximări. rnal mult sau mai 
putin justificate, şj influentei multiplilor"parametrii energetki ~i nu în ultimul rând ionici 
(numărul lui AvogrnJro, constanta lui Madelung, exponentul lui Born, masa atomic~, 
valen\a ~i rnla i,.mului) care com.lu1.: lu uil'eren\e prea muri între datde calculate <le uiferi\i 
cercetători. 

❖ Calcularea variaţiei entropiei în timpul procesului de dizolvare arată că ionii cu 
dimensiuni mici pnxluc ordine în solufie pe când cei volumino~i induc o anumidl 
d1:zordine !:ii deci solubilitatea creşte odată cu dimensiunile ionilor ~ării. 
❖ Solubilitatea unei sări M0 ,N0 cre~te <)dată cu cre~terea energiei libere a soluţiei. 
Aceasta depinue de diferenţa dinte suma energiilor libere de hidratare a ionilor şi energia 
liberă de reţea. Ouată cu creşterea razei ionice (r+ sau r_) valorile ambelor energii scad. 
Solubilitatea creşte atund rând energia de retea scade cu o cantitate mai mare decât 
energia ue hidratare. Ducă energia Je hidratare scaue mai mult decât cea de reţea. 

t-olubilitatea scade. 
lată deci o serie de complicatii care c(,nduc la c1..mcluzia că nu se poate elabora ttn 

moJel electrostatic universal valabil pentru prezi<.;erea solubilităţilor diferiţilor compuşi 
chimici. m.:ea~ta ~u at„it mai mult ...:u dll este vorba de di1.olvarea unor c(,rnpu~i anorganici 
sintetici şi naturali aşa cum sunt aliajele şi probele de minereuri şi roci. 

6.2.4.l.. Dizolvarea pe cule umedă 

Este vorba Jespre diZ()lvarea unor săruri ale acizilor slabi ~i u unor probe de metale 
şi aliaje cu ajutorul solutiilor, diluate sau com:entrate. <le ai..:izi tari ~ide baze tari, la rece 
sau la cald. 
Carbonaţii nllturali, insolubili în apă, se Jiznlvă cu uşurintă în soluţii diluate de acizi 
minerali, la temperatura camerei. Această <lîzolvare are la bază reacţia de <lislocuire a 
anionului acidului slab Je către cel ul acî<lului ture: 

(vi.24) 

Su(furile minerale. Datorită faptului că H~S e~te tot un acid slab. sulfurile minem1e ar 
trebiu să se dizolve la fel ca şi carbonaţii. Acestea însă au produse de solubilitate foarte 
mici şi, de aceea, pentru <lizoJvarca lor sunt necesare corn.litii mai energice şi anume 
solutii concentrate de acizi tari sau amestecuri ale acestora (apă regală sau amestec 
Lunge), la cald: 

3HgS + 2HN03 + 6HCI = 3HgCl2 + 3S ~ 2NO + 4H20 (vi.25) 

tdrtalele şi alil{;ele aceshH c1 se uit.ol vă în 11rizi tari. în I 1111l·\ic de pozitia lor în scara 
tensiunilor clcdnllitice. Ast rcl. mctnlclc rnr;icteri1,c1tc 11ri11 IH 11<'11\ iale de ionizare mari 
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(cele situate înaintea hidrogenului) se pot dizolva în solutii de acizi tari neoxid.a..n.tl ·cum 
esle HCI: 

M(ll) + 2HCl = MCI2, + H2 (v1.26) 

În schimb metalele aşezate după hidrogen se dizolvă în amestec de aciZJ tarJ cu c1Wactet 
oxidant (apă regală, amestec Lunge): 

3M(TI) + 2NOj + 8H+ = 3M2+ + 2NO + 4H2O (v.i.21) . 
'. 

O pozitie specială o ocupă metalele care formează hidroxiti cu caraoter artlfoter 
(amfoliţi). Acestea şi aliajele lor se pot dizolva în soluţii de acizi sau baze !Ari: 

Al(III) + 3HCI = A1Cl 3 + 3/2H2 

Al(III) + 3OH - + 3H2O = [AJ(OH)613 - + 3/2H2 

6.2.4.2. Dizolvarea pe cale uscată 

(vi.2S) 

(vi.29) 

Acest tip <le dizolvare este necesară în cazul probelor de mine.reuri şi roci Îr\ a dtrot 
compoziţie intră compuşi naturali anorganici (oxizi, silicaţi, sulfaţi, sulfuri., etc.) cu o 
reţea cristalină Jeosebit Je stabilă. Pentru a uepă~i valorile mari ale energiei de reţea sunt 
necesare conditii energice de dizolvare. Acest gen de dizolvare, numit şi dezagregare, se 
bazează pe topirea probelor cu fondanţi, la temperaturi de peste 1000 °C. Fondanţii pot fi 
compu~i aciuo-bazici, re<lox, sulfuran\i ~i pirohi<lrolitici. 
Topirea alcalină. În acest caz se utilizează ca fondant carbonatul de sodiu sau de potasiu, 
sau mai bine amestecul NaKCO3 (căci K2CO3 scade punctul de topire al amestecului 
fomlant-probă). Procesul ue Jizolvare se explică prin aceea că, ]a temperatură ridicată, E»e 

inversează scara bazicităţii anionilor, în sensul co/+> r > cr > r > Br~ > so/-. Ceea 
ce înseamnă că, dacă la temperatura camerei Co/- este dizlocuit din slrurile ·s·ale de 
ceilalţi anioni aminti\i, la temperatură ritfo.:ată bazicitatea sa cr~te în a~a inlbmrl tncAt 
poate substitui chiar şi so/-. Mai mult, la aceste temperaturi anionul carbonat disoci~: 

(vi.JO) 

Adică, pe lângă bazicitatea mare a carbonatului însuşi, el este ~i o sursl de atdoni 02= catt 
sunt şi mai bazici. Aşa se explică faptul că' prin topire alcalini pot fi dbolvaţi sîlieăţii, 
sulfaţii şi oxizii naturali: · 

2KAlSi3Os + 2Na2CO3 + 3K2CO3 

► Alz(~O3)3 + 2N~2SiO3 + 4KaSi03 t 2CO2 t 
(vi.3l) 
' t 
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t" 
---► 13.i.S0,1 + Navr ·o 1 

/\ 1,0~ + o2 -

RaC0_1 +- NaKS04 
t,., 

----- 21\ 10,2 
-

l" ---,-. nSiO_/ -

(vi .J2) 

(vi..33) 

(vi . .34) 

Mai amintim dl topirea amestecului ( I parte prohn la 7 părti fondant) se elcctueină 
în creuzete de platiniî. După răcire, t1lpiturn se reia cu apă distilată. cxccp\i-e fa-când 
carhnnatul de bariu care se dizolvă în HCI Jiluat. 

Topirea acidă. Ca rondant se utilizează în special sulfatul acid de potasiu (KHS04 ) şi 
uncie săruri de amoniu. La îndilzirc, KHS04 suferă o scrie de transformări: 

to 
21<I ISO,1 --- H20 f + K2S201 

K20 + 2S0_1 

(vi.35) 

Trecerea sulfatului aci<l în pirosulfat (K,S 2O7) are loc cu eliminare de apă şi din 
această cauză. topitura trebuie menţinută la temperatură redusă pentru a elimina treptat 
apa. În caz contrar topitura se umrtă, dcpă~e~te marginile creuzetului şi pot avea loc 
pierderi ue probă sau accidente. Este mai bine ca proba să se amestece direct cu pi:rost1lfat 
de potasiu. în creuzet de portelan şi să se menţină la flacăra unui bec de gaz sau în cuptor 
electric ( ~ 30 minute) după care topitura se răceşte şi se reia cu apă. 

Agentul dczagregant, so.~. poate uizolva oxizii naturali de aluminiu şi de titan: 

to 
---► 

Ti02 + 2S03 . 

Al2(S04)J 

Ti(S04)z 

(vi.36) 

(vi.37) 

Oxizii i1aturali se pot trece în solutie ş1 prm topire cu săruri de amoniu, conform 
reactiilor: 

Fei03 6NH4Cl 
to 

2FeC13 + 6NH3t + 3H20i (vi.38) + ► 

Al20 3 + 3(NH4)2S04 
to 

Ali(S04)3 + 6NH3 t + 3H20t (vi.39) 

SnOi 4NH 41 
to 

Snl4 + 4NH3 t + 2H20 ţ (vi.40) + 
! 

Topire cu fondanţi redox. Fondantii pot fi oxidanţi (peroxid qe sodiu, nitrat de potasiu) 
sau reducători (KCN). Prin topire cu aceştia s~ pot dizolva oxizii metalici care manifestit 
un pronunţat caracter redox, ca de exemplu 1 
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Sn02 + 2KCN 

2Na2Cr04 + Na20 

Sn + 2KCNO 

(vi.41) 

(vi.42) 

Topire su(furantă. În acest. caz agentul de dizolvare este polisulfurâ de sod.iu~ care tezu1td. 
în reactia de topire a sulfului cu carbonat de sodiu: 

(vi.43) 

Se pot dizolva astfel sulfurile şi oxizii naturali ai atsenfolu.i, stibiului şi staniu.tui. 
Pentru dizolvare, proba (oxid sau sulfurii) se amestecl1 cu floare de sulf şi carbonat de 
sodiu într-un creuzet de portelan şi se topeşte 30 minute crescând treptat tetnp€ratura. în 
acest fel au loc reactiile de formare a sulfosărurilor solubile, ca de exemplu: 

SnS2 + Na2S3 

2Sn23 + 5Na2CO3 + 9S 

(vi.44) 

(vi.45) 

Del,llgregare pirolti,lroliticd. Prin Îhc~lzirea onor săruri greu ·solubile, la 1000 °C, cu 
vapori de . apa sau HCI, acestea se pot dizolva cu uşurintlt Prin a~easta metodă se pot 
dizolva unele fluoruri greu solubile, ca tetrafluomra de uraniu, şl sulf atul de bariu: 

002 +. 4HF t 
BaCJ2 + H20t + S03 t 

(vi.46) 

(vi.47) 

Explicaţta dizolvării constă în faptul, amintit rnai sus, di la tempetattiril îna1tâ 
bazicitatea anionilor p- şi ci- creşte atât de mult încât anionul fluorură poate accepta 
protonul apei (el se volatilizeazii sub formă de HF), iar anionu.1 clorură poate substitui 
sol-. 

6.3. PROIJLEMI~ 

1. Produsu'J de solubiJitate al clorurii de argint, la 25 °C, are valoarea de l,Ox 10-10 

moli2 L -2
• Să se calculeze concentraţia ionilor de Ag+ şi el-dintr-o soluţie saturatit de 

AgCI şi solubilitatea molară a clorurii de argint. 

RĂSPUNS: 
I 

Ksr -[ Ag+ ][c1-J iar s-(Ag+ ]=[ cr] 
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2. JO ml soluţie 0,2 M de AgNO3 se amestecă cu 10 ml so]uţie 0,1 M de NaCl. Sit se 
calculeze concentraţia ionilor de ci-- care rămân în soluţie la echilibru şi solubilitatea 
clorurii <le argint (K110 = l,0x 10-10

). 

Ri..SPUNS: 

Violai --10m1( AgNO_,) + 10 m\Nael) = 20ml 

0,2x 10 - 2mmoli Ag+ 
în care se află 2-1-= ltn.mol Ag+ în eJ1Cces 

O, I x 1 O • l mmol CI -

E I I A. + lmmol « O 10_2 I' L-t xcesu ( e - g , este ---- J, x mo 1 , 
20ml 

iar P8 "" Ksp ""[Ag+] [c1- ]•t,Oxl0-10 moli 2 L-2
, 

exces 

de unde se poate calcula concentraţia ionilor de ci- rămaşi în soluţie ea fiind: . 

P 1 O 10-10 1" 2 L-2 

[c1-J-[Ag• î - ' x mo, -2,0xl0-9 titoll L-' 
5,0 x 10-2 moli L- 1 

exces 

Solubilitatea clomrii de argint se poate calcula in două moduri: 

a)s-[ Cl- ]- 2,0x 10-9 moli L-1 

b) s - n 
p 

"[M]m n exces 

O 10-10 1.2 r -2 
1, x mo t 1.., ,, 0 _ 10-9 li L-1 

- •4 >< mo . 
11 x 5,0 x 10-2 moli L- 1 

3. Care este„ concentraţia ionilor de argint ce trebuie realizată în soluţie de clorut~ de 
sodiu 1,0 x 10-3 M pentru a începe precipitarea clot1,1rii de &rgint (K,v = l,Qx 10-10

). 

RĂSPUNS: 
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K 1 o 10- 10 1· 2 t-2 ' 

[A ... ] ...:...::JL • x . mo t L l O 10-1 . 1· L-1 g - [ .., • , x mo ,1 
c1-J J,Ox l0-~ moli L-1 

RĂSPUNS: 

Se aplică relaţiile (6.11 a), de definire a produsului de sohrbilitate: 

K!lp ··{ Pb2+ ][ r r -mm n" sm+ti -1 t )( 22 
X 5l+ 2 -7,1 X 10-9 

din care se calculează solubilitatea conform (6. J 2): 

4 I 

5. Calculaţi so]uhilitatea molar5 a PbS04 (Ksr = 1,6>< 10-8 moli2 L~2
) şi comparaţi-o cu 

solubilitatea molari1 u iodurii de plumb (Kso = 7,1 x 10-9 moli3 L-3
) 

RĂSPUNS: 

Ksp •[Pb 2
+ ][ SO~-J-s 2 şi solubilitatea este: 

s-✓ l,6x 10-8 
- l,3x 10-4 mol L- 1

• 

Ksp -[Pb2
+ ][r r • 4 S3 şi solubiJitatea este: 

s- 3 ?,lxl0-
9 

-1,2x10-3molL-1• 
4 

Observaţie: Deşi Ksp este mai mic, solubilitatea iodurii de plumb este mai mare datotittl 

naturii asimetrice a precipitatului. . 

6. 25 ml solutie de AgNOJ O, 1 M se amestecă cu 3.5 ml soluţie de K2Cr04 0,05 M. 
a) C~kllla\i concentra\iile fieGilrei spc1,;ii ionice la echilibru (I( ,"== J.1 >< 10-·12 moli~ 1,- .l), 
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b) Este precipitarea argintului cu,nlitalivă (> 99,9 % ) ? 

R/..Sl'TJNS: 

n) Reactia care Hre loc este: 

În amestec există: 

25- ml x O, 10 mmol mL- 1 = 2,5 mmol AgNO3 şi 

35 ml x 0,05 mmol mL- 1 = 1,75 mmol K2Cr04 • 

fi . RCIIIURRR IN SISTP.MP, RtJUWOf,Jf\lR 

Deci 1,75 mmoli cr0/- reacţionează cu 2,5 mmoli Ag+~ 0,5 mmoli CtO/- exces; 

V,otal = (23 + 35) ml= 60 ml; fCro/-lcxces = 0,5/60 = 8,3 x 10-3 mol L-1 

b) Procentajul de Ag+ precipitat este: 

2,5mmot-(6omt x 1,2 x 10-5 mmol L- 1
) 

- - ... ,., · x 100 = 99 97% 
2,5mmol ' 

sau prt)centajul care rămâne în soluţie (neprecipitat) este: 

60ml X 1, 2x 10-5 mmol L-1 

---------- x 100 ... O, 028 % şi deci precipitarea este cantitativă. 
2,5mmol 

7. Car~ este solubilitatea cromatului de argint, (Ksp = 2,0x 10-12 moli3 L-3
) dadi se 

precipită ionii cromat cu un exces de AgNO3 de 10-1 mol L-1
• 

RĂSPUNS: 

K K . 2,0 10-12 
S = n __ _.sp __ -= 1 ' __ s...._p_ = X • 2, 0 xl 0-10 mol L- 1 

1I[10-IJ2 10-2 n[M]m 
n exces 

8. Care este pH-ul necesar începerii precipitării hidroxidului de magneziu (Ksp = 
5,5x 10-12 moli2 L-2)? 
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tS . 1:'CIIJl ,/llf(I~ i N SIS IF/lff-.' r-:n :uo(;f,:,vr,; 

RAS!'/ INS: 

Conform rcla\ici (6 .31) snl11hilitatca se prnite exprima ca: 

sau 

K 10- npH 

S= sp >< 

K n 
w 

şi vatrnuea pH-1.ilui de începere a precipitării este:!: 10,75. 

9. Care esle pH-ul necesar precipitării hidroxidului feric (Ksp ::z; 3,8x 10-38 mo]î2 L-2
, 

MFe(OH)
3 

= 107)? 

RĂSPUNS: 

Conform relaţiei (6.31) solubilitatea se poate exprima ca: 

10-3 10- 3 

s ... ---- .. --mol L-1 sau: 
M Fc(OH) 107 ., 

V )Q-n pi-I 
S-= •"i;p X . 

K " w 

şi valoarea pH-ului <le începere a precipitării este~ 3,5. 

10. Cunoscând constantele de aciditate ale acidului carbonic ( Ka, = 4,3 x 10-7 şi 

K
02

= 5,6x 10- 11
), să se calculeze pH-ul necesar precipitării carbonatului de calciu 

(K11o = 4,8 x 10-9 moli 2 L-2
). 

RĂSi'UNS: ,. 

Conform relaţiei (6.31) solubilitatea se poate exprima ca: 

10-] 10-3 
I 

1 
-'i 

1 
-1 s.. ...--· ... O· mo L sau: 

Mcaco] 100 
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6. RCHIUR/W IN Sl."iTRMR ETl;;R0<11{N8 

S m + n 
" - x---J () - mpll 

( )

2 4 8 10- 9 10-2
"

11 
. I() - ~ • X K K ŞI ""' X . . 

0
' l\z 11 x 11 4,3x 10- 7 x5,6x 10-lt 

şi valoarea rH- ului de începere a precipitării este :I;! 9, 15. 

11. Cunoscând constantele de aciditate ale acidului oxalic, Ka = 5,9x 10-2 şi K .. ::: 
I . Qi 

6,5 x 1 o-5, să se calculeze pH-ul necesar precipitării CaC2O4 (Ksp = 2,6x 10-9 moli2 

L -
2

) • . 0 = ar _ --= _ --.., .. --- -- ··-·--, .. ,._ 7 ..... , • . _,,..,. ,,----~-..-n::r==== 
RĂSPUNS: 

Conform relaţiei (6.3 J) solubilitatea se poate exprima ca: 

10 -3 10-1 
s ... ------ -7,8xl0-6 mol L- 1 

M CaC
2
0

4 
128 

S m+ n 
\.. .. Ksp 

111 m n° 

2 2 6 X 10 -9 ] () - 2 pH 

( 7 ,8X ]()-6 ) • • X-------
] 1 x1 1 5,9xlo-2 x6,5xlo-5 

şi valoarea pH-ului de începere a precipitării este :.i: 3,53. 

şi 

sau: 

12. Cunoscând constantele de aciditate ale acidului sulfbidric, Ka = l,0x 10-7 şi 
I 

K
02 

= l,Ox 10-15 , să se calculeze pH-u] necesar precipitării CoS (Ksp = 3,0x 10-23 

moli2 L-2
). 

RĂSPUNS: 

Conform rei'atiei (6.31) solubilitatea se poate exprima ca: 

0-3 10-3 1 o-~ IL- 1 s---- --•l;lxl - mo sau: 
Mcos 91 . 

2() I 
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ff. F.Cl/1/,IIJlifi: IN SIS1FMf.. fffFROr,f~NF. 

s ... m + n 
Ksp 

mm nn 

şi valoarea pH-ului de începere a precipitării este~ 4.7 . 
• 

şi 

13. Să se calculeze solubilitatea mo]ară a sulfatului de plumb (Ksp = 2,0x 10-s moli2 L-2
) 

în prezenta unei concentraţii de 10- 1 mol L - l de nitrat de potasiu. 

RĂSPUNS: 

s 
Conform relaţiei (6.16) solubilitatea se poate exprima ca: s-~ şi deci: 

fa 

µpentru KN03 este:µ -;(cxll +Cxl 1
) ... 

2
~ .. C ... 10-l molL-1 

Şi ~~o~- ""' f Ph2+ • 0,33. 

s .... l+l 

I l ( ) '2 l x I x o, 33 

1 4lxl0-4 

""' ' ... 4,0 x 10-4 mol L-1 

0,33 

14. Să se calcuJeze solubilitatea clorurii de argint (Ksp = 1,0x 10-10 mo1i2 L-2
) în prezenţa 

unei concentraţii de 1,0 mol L- 1 NH3, ştiind că ~1 , pentru Ag(NH3)+, este 1,6x 103 şi 
~ 2 , pentru Ag(NH3)/, este de 9,1 x 103

• 

RĂSPUNS·: . 
Se aplică ecuaţia de calcul a solubilităţii pentru cazul complexării: 

S• m+n 
m n m n 

q,m • m+n 
m . n m n 

202 . 
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s ... m+n 
m ll 

lll 11 

1() - 10 ,--------

s ... l+l _1--1 xl.6 xl0 3 
X 9, I X 10:i X 12 -✓IO -- IO X l,46xl0 7 -3,8x1n- 2 mol L-' 

I X I 

l5. Să se calculeze solubilitatea iodurii Je argint (Ksr = 1 ,Ox 10- 10 moli2 L-2
) în prezenţa 

unei cnnccntratii de I .O mol 1__,- I NH:i, ştiinu că r1 'pentru Ag(NH3)+, este 1,6x 103 şi 
f32 , pentru Ag(NH 1)/, este de 9, Ix J0-1 • 

N 11Sl'UNS: 

Se aplică ecuatia <le calcul a soluhilitătii pentru cazul complexlirii: 

S m+n 
' "" m n 

m n 

l 0-16 
- I+ 1--xl,46x107 

I I X I I 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



7. BtnLJO(;RAFIE 

l. Or. Popa. I. Paralescu, Chimie Analitice'/ , 
Ed. Didactică şi Pedagogică, Bucureşti, 1977 

2. Or. Popa, V. Croitoru, Chimie Analitidf.--Gravimetrie, 
Ed. Didactică şi Pedagogică, Bucureşti, 1977 

7. IIIHIJOORArm 

3. Or. Popa. S. Moldoveanu. Reactivi or[?anici În chimia analitică, 
Ed. Academiei R.S.R., Bucureşti, 1976 

4. L. Kekedy, Chimie analitică colitativli. 
Ed. Scrisu 1 Românesc, Cntiova. I 982 

5. C. Luca, Al. Duca, I. Crişan, Chimh' analitiâ1 şi analiză instrumentală, 
Ed. Didactică şi Pe<lag()gică, Bucureşti, J 984 

6. P. Spncu, M. Brezec1nu, Chimio comhinafiilor complexe, 
Ed. Didactică ~i Pedagogică, Bucureşti, 1974 

7. V. Magearu, Controlul analitic ol proceselor biotehnologice, 
EJ. Tehnică, Bucureşti, 1988 

8. V. Croitoru. D. Constantinescu, Aplico/ii şi probleme de chimie analitică, 
Ed. Tehnică, Bucureşti, 1971 

9. Gh. Morait. L. Roman. Chimie AnalitiC<'f, 
Ed. Didactică :-;,i Pcdagngică, Bucureşti, 1983 

10. I. M. Koltohnff, P. J. Elving. E. B. Sandell, Treatise on · Analitica/ 
Chemistry, Part I. Theory wul Procth:e, Voi. 1, 

The Intcrscicnce Encyclopacdia, lnc., New York 

11. G; D. Christian, Anolylical Clu,111istry, 
J. Wiley & So., Inc., 5th edition, 1994 

12. O. C. Harris, Quantitative Chemical Analysis, 
W. H. Freeman & Co., New York, 1987 

13. O. J. Pietrzyk, C. W. Frank, Chimie Analitică, 
Ed. Tehnică, Bucureşti, 1989 .. 

14. K. Burger, Organic Reagents in Metal Analysis, 
Pergamon Press, Budapesta, 1973 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



Tiparul s-a executat sub c-da nr. 435/1998, 
la Tipografia Editurii Universităţii din Bucureşti 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro



ISBN - 973 - 575 - 240 - 9 . Lei 14480 

https://biblioteca-digitala.ro / https://unibuc.ro


	0000_ main
	0001_ main_1L
	0001_ main_2R
	0002_ main_1L
	0002_ main_2R
	0003_ main_1L
	0003_ main_2R
	0004_ main_1L
	0004_ main_2R
	0005_ main_1L
	0005_ main_2R
	0006_ main_1L
	0006_ main_2R
	0007_ main_1L
	0007_ main_2R
	0008_ main_1L
	0008_ main_2R
	0009_ main_1L
	0009_ main_2R
	0010_ main_1L
	0010_ main_2R
	0011_ main_1L
	0011_ main_2R
	0012_ main_1L
	0012_ main_2R
	0013_ main_1L
	0013_ main_2R
	0014_ main_1L
	0014_ main_2R
	0015_ main_1L
	0015_ main_2R
	0016_ main_1L
	0016_ main_2R
	0017_ main_1L
	0017_ main_2R
	0018_ main_1L
	0018_ main_2R
	0019_ main_1L
	0019_ main_2R
	0020_ main_1L
	0020_ main_2R
	0021_ main_1L
	0021_ main_2R
	0022_ main_1L
	0022_ main_2R
	0023_ main_1L
	0023_ main_2R
	0024_ main_1L
	0024_ main_2R
	0025_ main_1L
	0025_ main_2R
	0026_ main_1L
	0026_ main_2R
	0027_ main_1L
	0027_ main_2R
	0028_ main_1L
	0028_ main_2R
	0029_ main_1L
	0029_ main_2R
	0030_ main_1L
	0030_ main_2R
	0031_ main_1L
	0031_ main_2R
	0032_ main_1L
	0032_ main_2R
	0033_ main_1L
	0033_ main_2R
	0034_ main_1L
	0034_ main_2R
	0035_ main_1L
	0035_ main_2R
	0036_ main_1L
	0036_ main_2R
	0037_ main_1L
	0037_ main_2R
	0038_ main_1L
	0038_ main_2R
	0039_ main_1L
	0039_ main_2R
	0040_ main_1L
	0040_ main_2R
	0041_ main_1L
	0041_ main_2R
	0042_ main_1L
	0042_ main_2R
	0043_ main_1L
	0043_ main_2R
	0044_ main_1L
	0044_ main_2R
	0045_ main_1L
	0045_ main_2R
	0046_ main_1L
	0046_ main_2R
	0047_ main_1L
	0047_ main_2R
	0048_ main_1L
	0048_ main_2R
	0049_ main_1L
	0049_ main_2R
	0050_ main_1L
	0050_ main_2R
	0051_ main_1L
	0051_ main_2R
	0052_ main_1L
	0052_ main_2R
	0053_ main_1L
	0053_ main_2R
	0054_ main_1L
	0054_ main_2R
	0055_ main_1L
	0055_ main_2R
	0056_ main_1L
	0056_ main_2R
	0057_ main_1L
	0057_ main_2R
	0058_ main_1L
	0058_ main_2R
	0059_ main_1L
	0059_ main_2R
	0060_ main_1L
	0060_ main_2R
	0061_ main_1L
	0061_ main_2R
	0062_ main_1L
	0062_ main_2R
	0063_ main_1L
	0063_ main_2R
	0064_ main_1L
	0064_ main_2R
	0065_ main_1L
	0065_ main_2R
	0066_ main_1L
	0066_ main_2R
	0067_ main_1L
	0067_ main_2R
	0068_ main_1L
	0068_ main_2R
	0069_ main_1L
	0069_ main_2R
	0070_ main_1L
	0070_ main_2R
	0071_ main_1L
	0071_ main_2R
	0072_ main_1L
	0072_ main_2R
	0073_ main_1L
	0073_ main_2R
	0074_ main_1L
	0074_ main_2R
	0075_ main_1L
	0075_ main_2R
	0076_ main_1L
	0076_ main_2R
	0077_ main_1L
	0077_ main_2R
	0078_ main_1L
	0078_ main_2R
	0079_ main_1L
	0079_ main_2R
	0080_ main_1L
	0080_ main_2R
	0081_ main_1L
	0081_ main_2R
	0082_ main_1L
	0082_ main_2R
	0083_ main_1L
	0083_ main_2R
	0084_ main_1L
	0084_ main_2R
	0085_ main_1L
	0085_ main_2R
	0086_ main_1L
	0086_ main_2R
	0087_ main_1L
	0087_ main_2R
	0088_ main_1L
	0088_ main_2R
	0089_ main_1L
	0089_ main_2R
	0090_ main_1L
	0090_ main_2R
	0091_ main_1L
	0091_ main_2R
	0092_ main_1L
	0092_ main_2R
	0093_ main_1L
	0093_ main_2R
	0094_ main_1L
	0094_ main_2R
	0095_ main_1L
	0095_ main_2R
	0096_ main_1L
	0096_ main_2R
	0097_ main_1L
	0097_ main_2R
	0098_ main_1L
	0098_ main_2R
	0099_ main_1L
	0099_ main_2R
	0100_ main_1L
	0100_ main_2R
	0101_ main_1L
	0101_ main_2R
	0102_ main_1L
	0102_ main_2R
	0103_ main_1L
	0103_ main_2R
	0104_ main_1L
	0104_ main_2R
	0105_ main_1L
	0105_ main_2R
	0106_ main_1L
	0106_ main_2R
	0107_ main_1L
	0107_ main_2R
	0108_ main



